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ПРЕДИСЛОВИЕ 

Настоящее учебное пособие – одна из первых в нашей стране 
попыток изложить курсы неорганической и органической химии на 
основе химических реакций. 

Курсы неорганической и органической химии являются основ-
ными в системе химического образования и имеют фундаментальное 
значение в становлении специалиста широкого профиля  химика-
исследователя и химика-преподавателя (вуза, школы). Они призваны 
познакомить студента с фактическим материалом по химии элементов 
и органических соединений, тенденциями в изменении свойств про-
стых веществ и соединений элементов по группам и периодам. 

Неорганическая и органическая химия являются основными 
фундаментальными дисциплинами, т.е. служат информационной и ме-
тодологической основой при изучении химических дисциплин. Они 
закладывают основы научного химического мышления, дают опреде-
ленный запас фактических сведений и навыки практической работы.       

Задача данного пособия – помочь студентам закрепить основ-
ные теоретические положения неорганической и органической химии, 
научить использовать химические уравнения для осмысленного вос-
приятия важнейших химических процессов. 

В первую очередь учебное пособие предназначено для студен-
тов химических факультетов университетов, но представленный об-
ширный материал по химии элементов делает его полезным для широ-
кого круга читателей. 

В учебном пособии основное внимание уделено ознакомлению с 
самыми общими и принципиально важными закономерностями проте-
кания процессов в химических системах, установлению связей между 
составом, строением и свойствами веществ. 

Материал пособия основан на Периодическом законе Д.И. Менделеева.  
В логической последовательности изложен материал по органи-

ческой химии, в котором отражены кислотно-основные, окислительно-
восстановительные свойства и основные способы получения важней-
ших органических соединений.                

Учебное пособие позволит студентам получить представление о 
современном состоянии и путях развития неорганической и органиче-
ской химии, о их роли в получении веществ с заданными свойствами и 
создании современных технологий, о процессах, происходящих в при-
роде и повседневной жизни.  

 
Автор 
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ХИМИЯ ЭЛЕМЕНТОВ И ИХ СОЕДИНЕНИЙ 
 

1. ХИМИЯ ВОДОРОДА, ВОДЫ И ПЕРОКСИДА ВОДОРОДА 

1.1. Водород 

Н2 – газ без цвета, запаха и вкуса, мало растворим в воде и в 
других жидкостях, хорошо растворяется в  металлах, элемент космоса; 
это самый легкий газ, он в 14,4 раза легче воздуха; восстановительные 
свойства выражены сильнее, чем окислительные; кристаллическая ре-
шетка молекулярная; электронная формула: 1s1; проявляемые степени 
окисления – (±1); изотопы: 1Н–протий, 2H–дейтерий) и  3H–тритий. 

 
 Возможные пути получения 
● В лаборатории: 
● По реакции замещения: 

Zn + 2HCl(20%) = ZnCl2 +  H2↑٭ 

-Реакция быстро замедляется, поэтому ее проводят в присутст ٭
вии CuSO4, который вступает в реакцию Zn + CuSO4  = Cu + ZnSO4, 
вследствие чего образуется гальваническая пара Cu //Zn,  облегчающая 
перекачивание электронов с металлического цинка (анод) на металли-
ческую медь (катод), что и приводит к увеличению скорости реакции. 

Fe + H2SO4(р)  = FeSO4 + H2↑٭٭ 

Fe + 2HCl(р) = FeCl2 +  H2↑٭٭ 

-В реакциях образуется Fe2+, а не Fe3+, что связано с выделени٭٭
ем атомарного водорода, который легко восстанавливает Fe3+ до Fe2+: 

FeCl3+  H2 =  FeCl2 +HCl, 
Fe2(SO4)3  + H2 = 2FeSO4 + H2SO4. 

 
2Al(т)+ 2NaOH(р) + 6H2O = 2Na[Al(OH)4] + 3H2↑  

(или: Na[Al(OH)4(H2O)2]) 
Zn(т)+ 2NaOH(р) + 2H2O = Na2[Zn(OH)4] + H2↑. 

●Электролизом разбавленных растворов щелочей и солей: 
2H2O = 2H2↑+ О2↑,          2NaCl(р) + 2H2O = H2↑+ Cl2↑+2NaOH. 

●В промышленности:  
С(раск. антрацит) + H2O(перегретый пар)= [СО↑+ H2↑]синтез-газ  (800–900 оС), 

СН4(г)  +  О2(г)  + 2H2O(г)   = 2СО2г  +  6H2     (800–900 оС, кат), 
3СН4(г)  +  О2(г) + H2O(г)   = 3СО(г)+ 7H2(г) (800–900 оС, кат., недостаток О2), 

2СН4(г)  +  О2(г)  = 2СО(г)+  4H2(г)  + Q   (800–900оС, кат: Ni,), 
 СН4(г)  + H2O(г) = СО(г)+3H2(г)  –Q(800–900 оС, кат: Ni),     разделение газов 
СО(г) +H2O(г) =СО2(г)+H2(г)+Q (400 оС,кат: FeO/CoO),   этаноламином 

СН4(г)  + 2H2O(г) = СО2(г)+ 4H2(г)  (800оС, конверсия метана), 
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СН4(г)  =  С(т)+  2H2(г)     (t>1500 оС, пиролиз метана), 
3Fe + 4H2Oперегретый пар = Fe3O4  + 4H2↑  (900–1000 оС, устаревший способ), 

4H2O пар + [BaS+Mn3O4]катализатор= 4H2↑+2O2↑(1912 г.). 
● Химические свойства водорода 
● Восстановительные свойства: 

2H2(г) + O2(г) = 2H2O(г)  (кат: Pd, на холоду и в темноте), 
2моль H2: 1моль O2→ гремучий газ, 

2H2(г)  + O2(г) = 2H2O(г)  + Q  (t>400 оС, в кислороде), 
2H2(г)  + O2(г) = 2H2O(г)  + Q  (600 оС, на воздухе). 

H2(г) + F2(г) =2HF(г) (при оу, сопровождается взрывом), 
H2(г)+ Cl2(г)= 2HCl(г).٭ 

 на холоде и в темноте нет реакции, протекает при освещении, а ٭
при поджигании на свету взрывается, но в присутствии Pt протекает на 
холоде и в темноте. 

H2(г) + Br2(г) ↔2HBr(г)
 ٭٭

H2(г) + I2(г) ↔2HI(г)
 ٭٭

-протекает только при нагревании, а в присутствии Pd – на хо٭٭
лоде и в темноте. 

H2(г) + S(т)  ↔ H2S(г) (150–300 оC), 
H2(г) + N2(г) ↔ 2NH3(г) (450 оC, кат: Fe, Р=200 атм), 
2H2(г)+ 2N2(г) + O2(г)+ 2H2O = 2NH4NO2  (кат: Pd), 

2H2(г) + C(т)= CH4       (tt),      2H2(г) + Si(т)  =SiH4   (tt). 
СО2(г)  + 4H2(г) = СН4(г)  + 2H2O(г) (t), 

SО2(г)  + 3H2(г) = H2S(г)  + 2H2O (t; кат: Pd – в темноте и на холоде), 
nСО(г) + (2n +1)H2(г)  = СnН2n+2  + nH2O↑ (t, синтез Фишера–Тропша), 

СО(г)  + 2H2(г) = СН3ОН    (p, t, кат: ZnO / Cr2O3), 
CO2(г) + 3H2(г) = CH3OH + H2O     (400 oC, 30 мПа, кат: ZnO+Cr2O3), 

N2O(г) + H2(г)  = N2 (г)+ H2O   (t), 
2NO(г) + 2H2(г)  = N2(г) + 2H2O (t, используется в очистительных системах), 

2NO2(г)  + 7H2(г) =  2NH3(г)   + 4H2O (кат: Pt, Ni), 
SiO2(т)  + H2(г) = SiO(г) + H2O(г)   (t>1000 оC). 

●Реакции водорода с оксидами металлов (водородотермия): 
Водород широко применяется для восстановления металлов из 

их оксидов. Восстановление водородом особенно удобно для получе-
ния тонкодисперсных порошков металлов, поскольку протекает при 
относительно низких температурах, и металл не спекается. 

 Нами представлен ряд реакционной способности простых ве-
ществ металлов по отношению к простому веществу кислороду и воде, 
в которых металлы расположены по возрастанию ∆G о, кДж на единицу 
степени окисления металла в оксиде (он отличается от ряда СЭП): 
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Восстановительные свойства  простых  веществ металлов  понижаются  → 
         Caкр     Mgкр    Liкр    Srкр   Baкр   Alкр     Naкр    Kкр     Znкр     Rbкр    Snкр
∆G: –302  –285  –281 –280 –264  –264 –189  –161  –160 –147 –129 

       CaOкрMgOкрLi2OкрSrOкрBaOкрAl2O3кр Na2OкрK2OкрZnOкрRb2OкрSnOкр 
Окислительные свойства оксидов усиливаются       → 

Восстановительные свойства  простых  веществ металлов понижаются 
→ 

                H2г      Fe     Cdкр      Coкр      Niкр        Pbкр       Cuкр       Auкр       Agкр 
∆G: –119  –117  –115    –107    –106    –95    –65     –13       –6 

               H2Oж  FeO  CdOкр   CoOкр   NiOкр   PbOкр    CuOкр   Au2O3кр  Ag2Oкр 
Окислительные свойства оксидов  усиливаются          → 

Металлы, стоящие в этом ряду левее водорода, не могут быть 
восстановлены водородом из их оксидов: 

ZnО  + H2 ≠ ,   СаО + H2 ≠,٭Al2O3 + H2 ≠, 
 По схеме внутримолекулярной дисмутации [12–15, 18, 28]٭

протекают реакции взаимодействия водорода с оксидами щелочных и 
щелочноземельных металлов: 

Ме2O(т) + H2(г) = МеH +  MeOH    (Ме = Na, K, Rb, Cs), 
Li2О + H2  ≠ нет реакции 

2МеО + 2H2 = МеH2 + Ме(ОН)2(Ме =Ca, Ba, Sr), 
МgО + H2≠,       BeО + H2≠. 

Реакции с оксидами металлов, расположенных в представлен-
ном ряду правее водорода, идут по схеме восстановления металлов из 
их оксидов: 

MeO(т) + H2(г) = Me(т) + H2O↑(t, Me = Fe, Сo, Ni, Cu), 
WO3(т) + 3H2(г) = W(т) + 3H2O↑  (600 оС, также с MoO3), 

CrO3(т)  + 3H2  = Cr  + 3H2O, 
2CrO3(т)  + 3H2  = Cr2О3  + 3H2O, 

Me2O7(т) + 7H2(г)  = 7H2O + 2Me   (t, Me – Mn, Re,Te), 
МеO(т) + H2(г) = Me + H2O (t, Me = Cu – 300 oC, Hg, Ag, Pd, Au), 

Sb2O3(т) + 3H2  = 2Sb + 3H2O  (550 oC), 
Bi2O3 + 3H2  = 2Bi + 3H2O  (250 oC), 
Fe2O3 + 3H2  = 2Fe  + 3H2O  (350 oC). 

Оксиды металлов с переменной валентностью восстанавлива-
ются водородом последовательно, что позволяет, изменяя температуру, 
давление и состав реакционной смеси, получать оксиды металлов в 
более низких степенях окисления: 

PbО2   +  Н2 =  Н2О + PbO(t),     PbО+  Н2 =  Н2О + Pb(t), 
MnO2(т) + H2(г)  = H2O + MnO   (350 oC). 

Внимание! На практике обычно ориентируются на ряд напря-
жений металлов: 
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Помните! Водород может восстановить из оксидов те металлы, 
которые находятся в ряду напряжений металлов правее алюминия. 

Помните! Водород может взаимодействовать с оксидами 
щелочных(Na, K, Rb, Cs) и щелочноземельных (Ca, Ba, Sr) метал-
лов, но с образованием гидридов и щелочей (см. выше взаимодейст-
вие металлов с водородом). 

●Реакции водорода с некоторыми органическими веществами:  
С2Н4(г)  + H2(г) = С2Н6(г)↑   (p, t, кат: Ni, гидрирование, восстановление), 
R–CНО(альд.) + H2(г)→R– СН(ОН)(перв.спирт)    (кат: Ni, t; восстановление), 
R–CО–R(кетон)+ H2(г)→R–С(ОН)–R(втор. спирт) (кат: Ni, восстановление), 

R–CН=СН2 + [H2(г) + CО]→R–СН2СН2CНО    (кат.). 
●Реакции водорода (или атомарного водорода) с галогенидами: 
Водород при нагревании может восстанавливать галогениды поли-

валентных металлов в высших степенях окисления до галогенидов метал-
лов в более низких степенях окисления, а в ряде случаев – и до металлов 
(при этом используют атомарный водород в момент выделения:  

Zn + 2НCl = ZnCl2 + 2Н): 
2AgCl + H2 = 2Ag + 2HCl  (t); 2AgF + Н2 = 2Ag + 2HF    (t), 

2TiCl4 + H2  = 2TiCl3 + 2НCl (650 °С),   2TiCl4 + H2 = 2TiCl3  + 2НCl (650 °С),
2TiCl3 + H2 = 2TiCl2 + 2НCl (700 °С), 

VCl4газ+ H2  = VCl2  + 2HCl, 2FeCl3 + H2(г) = 2FeCl2 + 2HCl↑*  (t), 
FeCl2 + H2(г) = Fe(т)  + 2HCl↑  (t). 

*Протекание данной промежуточной  реакции  не позволяет по-
лучить FeCl3 при взаимодействии железа с соляной кислотой. 

2CrCl3(т) + H2 = 2CrCl2  + 2HCl  (400–500 oC), 
WCl6 + H2  = WCl4 + 2HCl (t), 2WCl6 + H2  = 2WCl5 + 2HCl (t), 

SiHCl3 + H2(г)   = Si↓ + 3HCl↑ (t),  2MeCl3  + H2(г) = 2MeCl2 + 2HCl↑(t) 
2MeCl3  + Zn + НCl = 2MeCl2 + 2ZnCl2 + H2↑, 

XeF2(т)  + H2(г)  = Xe + 2HF (t),  XeF4(т)  + 2H2(г)  = Xe + 4HF     (t). 
●Реакции с солями кислородсодержащих кислот (при этом 

используют атомарный водород в момент выделения: Zn + 2НCl = 
ZnCl2 + 2Н, чем выше температура, тем активнее водород): 

MeSO4 + 4H2(г)  = MeS + 4H2O↑  (1000 оС), 
MeSO4(т)  + 4H2(г)  = MeS + 4H2O    (500–550 оС, Me = Ca, Sr,), 

2NH4TсO4(т) + 7H2 = 2Tс + 2NH3↑+ 8H2O  (600 oC), 
2NH4TсO4 (т)  = 2TсO2 + N2↑+ 4H2O↑ (t), 

TсO2(т)  + 2H2 = Tс + 2H2O↑ (t), 
2NH4ReO4(т) + 4H2 = 2Re + N2↑+ 8H2O↑   (1000 oC)  или: 

2NH4ReO4(т) + 7H2 = 2Re + 2NH3 + 8H2O↑ (t), 
2KReO4(т) + 7H2 = 2Re + 2КОН+ 6H2O↑  (t), 

Ag2SO4(т) + 5H2 = 2Ag + H2S  + H2O   (t), 
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2KMnO4 + 10H + 3H2SO4 = 2MnSO4 + K2SO4 + 8H2O: 
2KMnO4 + 5Zn + 8H2SO4 = 5ZnSO4 + K2SO4 + 2MnSO4 + 8H2O, 
2Ag3AsO3+ 2Zn + 9H2SO4  = 6ZnSO4 + 3Ag2SO4 + 2AsH3 + 6H2O. 

● Реакции с сульфидами: 
PbS(т) + H2  = Pb+H2S↑ (600 оС), 

MoS2 + 2H2 = Mo↓ + 2H2S (800 oC), 
Tс2S7(т) + 7H2 = 2Tс + 7H2S↑ (1100 oC). 

●Реакции с нитратами: 
2МеNO3 + H2(г)   = 2Me + 2HNO3    (Me = Hg, Ag, Pd, Au), 

MeNO3  + 2H = MeNO2+ H2O (t, Zn + НCl→ водород в момент выделения), 
2AgNО3 + 9H2  = 2Ag + 2NH3 + 6H2O. 

● Окислительные свойства водорода: 
В представленном ряду реакционной способности простых ве-

ществ металлов по отношению к простому веществу водороду металлы 
расположены по возрастанию ∆G о, кДж на единицу степени окисления 
в гидриде:  

Baкр    Caкр   Liкр   Srкр    Naкр    Kкр    Rbкр   Сsкр   Mgкр     H2г    Be     Al 
∆G     –75,6   –75  –68,5  –70   –38   –34    –34    –29,3  –18,2   0    7,7  15,5      

BaH2CaH  LiH  SrH2  NaH  КH   RbH  СsH   MgH2 Н-  BeH2  AlH3 
Металлы и нитриды металлов, расположенные в этом ряду до 

водорода, непосредственно взаимодействуют с ним с образованием 
гидридов:   

2Ме  + H2 = 2МеН(t):    2Na(т) + H2(г) = 2NaH(т)  (Li, K, Rb, Cs), 
Ме  + H2 = МеH2(t):   Ca + H2(г) = CaH2(т),Zn + H2(г) = ZnH2(т)

2Na3N + 3H2(г) = 6NaH(т) + N2↑;   2Li3N + 3H2(г) = 6LiH(т) + N2↑. 
Сюда также входят все РЗЭ (скандий, иттрий, лантан, ланта-

ниды) и актиниды: 
Э + Н2 = ЭН2 (оу),   2Эплав + 3Н2 = 2ЭН3   (t, давление), 

Th+ Н2 = ThН2 (t),      8Th+ 15Н2 = 2Th4Н15 (t). 
Металлы после водорода с ним непосредственно не взаимодей-

ствуют. 
Внимание! d- и  f-элементы образуют металлические гидриды, 

р-элементы – ковалентные гидриды, s –элементы (кроме Be и Mg) – 
ионные солеобразные гидриды, Be, Mg, Cu, Zn, Ag, Cd,In, Au, Hg, Tl – 
граничные гидриды. 

●Окислительно-восстановительные свойства водорода: 
Ме2O(т) + H2(г) = МеH +  MeOH  (Ме = Na, K, Rb, Cs), 

2МеО + 2H2 = МеH2 + Ме(ОН)2 (Ме =Ca, Ba, Sr). 
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1.2. Вода 

●Химические свойства воды: 
H2O не имеет цвета, запаха и вкуса, проявляет окислительно-

восстановительные свойства. Наличие водородной связи определяет ее 
аномальные свойства (температура кипения и плотность). Имеет моле-
кулярную кристаллическую решетку. sp3-гибридизация кислорода и 
валентный угол 104о5′ определяют угловое строение молекулы воды. 

●Окислительные свойства: 
Реакции с активными металлами с образованием щелочей: 

2Me(т) + 2H2O  = 2MeOH + H2↑ (Me = ЩМ, воу), 
Me(т) + 2H2O  = Me(OH)2 + H2↑(Me =ЩЗМ, воу), 

2La(т )  + 6H2O = 2 La(OH)3 + 3H2↑ (La =РЗЭ, воу). 
Реакции с остальными металлами до водорода протекают при оп-

ределенных условиях (снятие оксидной пленки, высокая температура): 
Mg(т)+ 2H2O  = Mg(OH)2↓+ 2H2↑ (кипячение), 

2Al(т)+ 6H2O = 2Al(OH)3↓+ 3H2↑   (без оксидной пленки), 
3Fe(т)+ 4H2O(гор.пар) = Fe3О4+ 4H2↑( 800 оС,Fe3О4= FeО.Fe2О3), 

Fe(т)+ H2O(гор.пар) = FeО + H2↑   (500 оС),Zn + H2O(гор.пар)= ZnO + H2 ↑,         
             2Cr + 3Н2O =  Cr2O3 + 3H₂ ↑, 

Помните! Co(т) +H2O ≠  , Ni(т ) +H2O ≠ ,   Ве(т )  + H2O ≠  нет реакции. 
Реакции с неметаллами: 

Si(т )+ 2H2O(гор.пар)  = SiO2↓ + 2H2↑    (500 оС), 
C(т ) + H2O(гор.пар )  = [CO↑ + H2↑]«синтез-газ»   (800–1000 оС). 

Реакции с безразличными оксидами: 
CO(г) + H2O =  CO2↑ + H2↑(230 оС, кат: Fe2O3). 

Реакции с гидридами ЩМ и ЩЗМ: 
H2O + MeH(т) = MeOH+  H2↑; H2O + NaH(т) = NaOH+ H2↑ (ММК); 

2H2O + MeH2(т) = Me(OH)2 + 2H2↑; 2H2O + CaH2(т)= Ca(OH)2 +2H2↑. 
●Окислительно-восстановительная двойственность: 

2H2O  = 2H2↑ + О2↑  (2500  оС). 
●Кислотно-основные свойства: 
Реакции с основными оксидами активных металлов: 

Me2O(т) + H2O = 2 MeOH(Me = ЩМ, воу), 
MeO(т) + H2O = Me(OH)2(Me = ЩЗМ, воу). 

Реакции с кислотными оксидами: 
SO2(г) + H2O ↔ H2SO3,        P2O5(т) + 3H2O = 2H3PO4, 

SO3(г) + H2O = H2SO4,       P2O5(т) + H2O  = 2HPO3, 
CO2(г) + H2O ↔  H2 CO3,    SiO2(т)  + H2O ≠ нет реакции, 

Cl2O7(ж) + H2O ↔ 2HClO4; Mе2O7 + H2O = 2HMеO4 (Ме=Mn, Re, Te), 
CrO3(т)+ H2O = H2CrO4,    2CrO3(т) + H2O = H2Cr2O7. 
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Внимание! С амфотерными оксидами (ZnO, BeO, РbО, SnO, 
Al2O3, Cr2O3, Fe2O3, Ga2O3, Sc2O3, GeO2, РbО2, SnO2 и др.) H2O не взаи-
модействует ни при каких условиях. 

 
1.3. Пероксид водорода H2O2 [12–15, 24, 28] 

H2O2 – бесцветная вязкая жидкость с «металлическим» вкусом, 
неограниченно растворимая в воде, спирте и эфире; концентрирован-
ные водные растворы взрывоопасны; 30 %-ный раствор пероксида во-
дорода называют пергидролем; вследствие несимметричности молеку-
ла H2O2 сильно полярна; высокая вязкость жидкого пероксида водоро-
да обусловлена водородными связями; структурная формула: 

 
Атомы кислорода находятся в промежуточной степени окисле-

ния −1, что и обусловливает способность пероксидов выступать в роли 
как окислителей, так и восстановителей; наиболее характерны окисли-
тельные свойства; H2O2 – неустойчивое соединение, даже в разбавлен-
ных растворах самопроизвольно диспропорционирует: 

2Н2O2 = O2↑ + 2Н2O. 
Является очень слабой кислотой, по силе примерно равной иону НРO4

2–. 
●Получение H2O2: 
Из пероксидов и супероксидов по реакциям: 

BaO2(т) + H2SO4(p)   = BaSO4↓  + H2O2 (0 оС), 
BaO2(т) + CO2(г)  + H2O  = BaCO3↓+ H2O2, 

Na2O2(т) + 2H2O  = 2NaOH + H2O2, 
2KO2(т) + 2H2O = 2KOH + H2O2 + O2↑, 

H2S2O8 надсерная + 2H2O  =  2H2SO4 + H2O2, 
Na2O2 + С2Н5ОН → NaOOH↓ + C2H5ONa (при 0 °C). 

Электролизом 50 %-ного раствора серной кислоты: 
1)электролитическая диссоциация: 

H2SO4   =  Н+ + HSO4
- , 

2) электродные процессы: 
катод:  2Н+  + 2ē =  H2↑              1 
анод:  2HSO4

-   −2ē  =  H2S2O8      1,  или: 2О-2  − 2ē  = О2
-2 

 
∑ 2HSO4

-   + 2Н+  =  H2↑ + H2S2O8    или в молекулярной форме: 
∑ 2H2SO4  =  H2↑  +  H2S2O8, пероксодисерная или надсерная, 
3) гидролиз H2S2O8: 

H2S2O8 + 2H2O  =  2H2SO4 + H2O2. 
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Электролизом раствора NH4НSO4 в серной кислоте: 
1) электродные процессы: 
    катод:  2H+ + 2ē   =H2↑                1 
    анод: 2HSO4

-  – 2ē   = H2S2O8          1,   или: 2О-2  −2ē  = О2
-2

∑ 2H+ + 2HSO4
-  =   H2↑  +  H2S2O8  , 

∑ 2H2SO4  =  H2↑  +  H2S2O8; 
2) реакция обмена: 
H2S2O8  + 2NH4

+  = (NH4)2S2O8↓персульфат  + 2H+; 
3) гидролиз персульфата: 

(NH4)2S2O8 + 2H2O  = 2NH4HSO4  +  H2O2
Каталитическим окислением изопропилового спирта в промыш-

ленности: 
(CH3)2CHOH  + O2   = (CH3)2COацетон+  H2O2. 

●Кислотно-основные свойства H2O2: 
H2O2 – очень слабая кислота, поэтому в водных и щелочных 

растворах его молекулы превращаются в гидропероксид-ионы:  
H2O2  ↔ H+  +  HO2

-,   OH- +  H2O2   ↔  H2O  +  HO2
-, 

Ba(OH)2(р)+ H2O2(р) ↔  BaO2 +2H2O, 
NaOH(р)  + H2O2(р)↔ NaHO2  +  H2O, 
2NaOH(р)+H2O2(р) ↔ Na2O2 +  2H2O. 

●Окислительно-восстановительная активность H2O2: 
Окислительно-восстановительная активность H2O2 зависит от 

концентрации.       
20 % H2O2 – сильный окислитель, в разбавленных растворах 

окислительная активность H2O2 снижается. Восстановительные свой-
ства для H2O2  менее характерны и также зависят от концентрации. 

●Окислительные свойства H2O2: 
Окислительные свойства сильнее выражены в кислой среде 

O2
2-  + 2ē  = 2O-2 , 

при которой образуются молекулы воды: 
H2O2    + 2H++ 2ē = 2H2O  или  H2O2 + 2H3O+  + 2ē  = 4H2O. 

●В щелочной среде образуются гидроксид-ионы: 
H2O2  + 2ē = 2OH-: 

2KI(р)    +  H2O2(р)  =  I2↓+ 2КОН, 
KI(р)  + 3H2O2(k) = KIO3+ 3H2O,  в присутствии КОН, 

2KI(р)изб + H2O2(р) + H2SO4(разб.)= I2↓  +  K2SO4 + 2H2O٭. 
 :В избытке пероксида за счет протекания реакции٭

I2  + 5H2O2(к)  = 2HIO3 + 4H2O 
получим: 

3H2O2(к)изб + KI(р) + H2SO4(разб.)=  HIO3 +  KНSO4 + 3H2O. 
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Примеры: 
H2O2(р) + MgI2(т)  + H2SO4(р)  = I2↓+ MgSO4 + 2H2O, 

H2O2(р) + PbS(т)  = PbSO4  + 4H2O, 
H2O2(р) + NiS(т)  + H2SO4(р)  = S↓ + NiSO4  + 2H2O, 

3H2O2(р) + 2NaCrO2(т) + 2NaOH(р)  =  2Na2CrO4  + 4H2O, 
3H2O2(р) + 2CrCl3(p) + 10NaOH(р)  =  2Na2CrO4  + 6NaCl+ 8H2O, 

2H2O2(р)+As2O3  +  6NaOH(р)  =2Na3AsO4 + 5H2O, 
4H2O2(р)   + H2S(г)  = H2SO4 + 4H2O, 

H2O2(р)   + H2SeO3(р) = H2SeO4 + H2O, 
H2O2(р)   + H2SO3(р) = H2SO4 + H2O  или  SO2 + H2O2(р) = H2SO4, 

H2O2(р)   + Na2SO3(р) = Na2SO4 + H2O, 
4H2O2(р)  + Na2S2O3(р) = Na2SO4 + H2SO4+ 3H2O (кат: H2МоO4), 

4H2O2(р)  + Na2S2O3(р)  = Na2SO4 + H2SO4+ 3H2O, 
KNO2(р)+ H2O2(р)   =KNO3(р)+ H2O, 

2Na3[Cr(OH)6] + 3H2O2 = 2Na2CrO4 + 2NaOH+ 8H2O, 
2K3[Cr(OH)6](р) + 3KHO2(р)  = 2K2CrO4   + 5KOH + 5H2O, 
MnSO4(p)+ H2O2(р) + 2NaOH(р) = MnO2↓+ Na2SO4+ 2H2O, 

2FeSO4 + H2O2 + H2SO4(разб.) = Fe2(SO4)3 + 2H2O, 
Mn(OН)2  + H2O2(р)  = MnO2↓+  2H2O, 

2K + 2H2O2 = 2KOH + O2↑ + H2↑٭. 
 :Велика вероятность взрыва٭

2H2 + O2 = 2H2O + Q. 
●Восстановительные свойства H2O2: 

O2
2-   – 2ē  =  O2

o. 
●Восстановительные свойства сильнее выражены в щелочной среде: 

H2O2
o+ 2OH-– 2ē  = O2

o + 2H2Oo. 
●В кислой среде восстановительные свойства выражены слабее: 

H2O2
o– 2ē  =O2

o + 2H+. 
H2O2 на свету при комнатной температуре разлагается по реак-

ции межмолекулярной дисмутации: 
H2O2(ж)  =  H2O   + [O]   или H2O2 + H2O2=  2H2O + O2↑٭. 

-Реакция катализируется пиролюзитом MnO2, ионами переход٭
ных металлов и хлорид-ионами. 

●Примеры для самостоятельной работы: 
5H2O2(р) + 2KMnO4 (р) + 3H2SO4(р)  =  5О2↑+ 2MnSO4 + K2SO4 + 8H2O, 

H2O2 (р) + 2KMnO4(р) + 2КОН(р)  =   О2↑+ 2K2MnO4  +  2H2O, 
3H2O2 (р) + 2KMnO4(р)  =   2MnO2↓+  2КОН(р)  + 3О2↑+ 2H2O, 

H2O2  +  MnO2  +  H2SO4  =  MnSO4  + O2  + 2H2O, 
H2O2(р) + 2AgNO3(р) + 2NH4OH(р)  = O2↑+ 2Ag↓+ 2NH4NO3  +2H2O, 

H2O2(р) + 2AgNO3(р) )  = O2↑+ 2Ag↓+ 2HNO3, 
H2O2(р) + Ag2O=O2↑+ 2Ag↓+ H2O , 

H2O2(р)  +  Сl2  = 2HCl + O2↑, 
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H2O2(р)  +  Сl2(г) + 2NaOH(р)   =2NaCl + 2H2O  + O2↑, 
H2O2(р)   + PbO2(т)  + H2SO4(р)   = PbSO4↓+ O2↑ + 2H2O, 

H2O2(р)   + PbO2 + KOH = K[Pb(OH)3] + O2, 
2AuCl3(р) + 3H2O2(р)   + 6NaOH(р)   = 2Au + 3O2↑ + 6H2O + 6NaCl, 

2HIO3(р) + H2O2(р)  = I2↓+  3O2↑ + 2H2O, 
КIO4(р) + H2O2(р)  = КIO3+  O2↑ + H2O, 
КClO(р) + H2O2(р)  = КCl+  O2↑ + H2O, 

CaOCl2(р) + H2O2(р)  = CaCl2  +  O2↑ + H2O, 
Co2O3  + H2O2 + 2H2SO4  =  2CoSO4   +  O2  +  3H2O. 

Окислительно-восстановительная двойственность H2O2: 
H2O2(р)  + H2O2(р)    = 2H2O + O2↑ (при 151 оС взрывается), 
2Na2O2(т)  + 2CO2(г)  =  2Na2CO3 + O2↑ (в противогазах), 

2Na2O2(т)  + 2H2O =  4NaOH + O2↑, 
2K + 2H2O2 = 2KOH + O2↑ + H2↑. 

 
 
2. ХИМИЯ КИСЛОРОДA И ОЗОНА 

2.1. Кислород 

О2 – бесцветный газ без вкуса и запаха с умеренной растворимос-
тью в воде; аллотропные формы кислорода: О2, О3  и неустойчивая О4; 
сильный окислитель, непосредственно не соединяется с галогенами и 
благородными газами Pt и Au. 

Электронная и электронно-графическая формула: 1s22s2р4, 

 
●Возможные пути получения: 
Из сжиженного воздуха методом низкотемпературной ректифи-

кации (из жидкого воздуха вначале испаряется азот: tкип (O2) = –183 оС,   
tкип (N2)  = – 195,8 оС). 

Электролизом разбавленных водных растворов щелочей, суль-
фатов, нитратов, карбонатов, фосфатов щелочных металлов:   

2Н2О = 2Н2↑+ О2↑. 
Термическим или каталитическим разложением: 

2KClO3(т)= 2KCl + 3O2 (400–500 оС, образуемый KClO4  разлагается),    
2KClO3(т) = 2KCl + 3O2 (150–200 оС, кат: MnO2, загрязнен ClO2), 

2KMnO4(т)= K2MnO4 + MnO2 + O2↑  (210–240 оС), 
2BaO2(т) = 2BaO + O2↑  (t); 

2H2O2 = 2H2O+ O2↑ (кат: MnO2). 



 14 

Другие возможные способы: 
2Na2O2(т)+ 2Н2О =О2↑ + 4NaOH, 

H2O2(р) + 2KMnO4(р) + 3H2SO4(р) = 5O2↑ + MnSO4 + K2SO4 + 8H2O, 
2К2O2(т) +2CO2(г) = 2К2CO3 + O2↑ .٭  

 Регенерация O2 из CO2 на космических станциях, подводных٭
лодках и в противогазах. 

 
 
2.2. Озон [12–15, 31] 
●Получение и свойства  озона О3 или О2О  [О-2О+4О-2]. 
О3 – газ синего цвета с характерным запахом свежести; молеку-

ла О3 диамагнитна, имеет угловое строение – валентный угол 117 о, 
характерна sp2-гибридизация; π-связь делаколизуется между тремя 
атомными частицами кислорода-трехцентровая связь; растворимость 
О3 больше, чем растворимость О2; более сильный окислитель, чем ки-
слород, ядовит; сероуглерод СS2 растворяет озон, при этом раствор 
окрашивается в синий цвет. Самым лучшим растворителем озона явля-
ется четыреххлористый углерод ССI4, один объем которого поглощает 
три объема озона с окрашиванием жидкости в синий цвет; в озонид-
ионе О3

-  имеет место sp3-гибридизация. Валентный угол 108о. 
Атомные частицы кислорода в озоне расположены в вершинах 

равнобедренного треугольника: 

 
Между двумя атомными частицами кислорода образуются две 

ковалентные неполярные связи по обменному механизму. Присоедине-
ние еще одного атома кислорода происходит по донорно-акцепторно-
му механизму, при котором донором электронов выступает централь-
ная атомная частица (в схеме  указана стрелкой), а акцептором – сосед-
няя атомная частица, у которой возникает свободная орбиталь (вакан-
сия) за счет внутриатомного спаривания двух неспаренных синглетных 
электронов. π-связь является трехцентровой. Центральной атомной 
частице приписывают степень окисления +4, а двум соседним –2. 

●Получение озона: 
Из кислорода (тепловая или электрическая энергия, излучение): 

3О2↔2O3–69 ккал. 
Окислением терпена: 
С10Н16 терпен + 56O2=   10CO2+ 28О3+  8Н2О. 
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Из концентрированной серной кислоты и перманганата калия: 
6KMnO4 + 9H2SO4(к) = 6MnSO4 + 3K2SO4 + 9H2O + 5O3. 
Из персульфата аммония: 
3(NH4)2S2O8персульфат+ 6HNO3(к) + 3H2O = 6H2SO4 + 6NH4NO3 + O3. 
Окислением влажного белого фосфора кислородом воздуха: 
1) Р4 белый  + 12O2 = Р4О6  +  6O3,        2) 5Р4О6  +5O2 = 4Р5О10,
∑5Р4 белый  + 20O2 =  4Р5О10   или  Р4+ 5O2 =  2Р2О5. 
●Электролизом 50 %-ной серной кислоты: 
1) Н2SO4= НSO4

- + Н+ (диссоциация), 
2) электродные процессы: 
катод: 2Н+ + 2e-= Н2 
анод: 2НSO4

-– 2е-=  Н2S2O8 надсерная 
3) Н2S2O8+Н2O=2Н2SO4 + O,    4) O+O2 = O3. 
●Окислительно-восстановительные свойства озона: 
Озон очень сильный окислитель за счет атомной частицы ки-

слорода О+4: 
О+4 + 2ē  =  О+2,  О+4  + 4ē  =  Оо,  О+4  + 6ē =  О-2. 

Но может проявлять и восстановительные свойства за счет 
атомных частиц кислорода О-2: 

2О-2 – 4ē  =  О2
о или О-2 – 2ē  =  Оо. 

Ниже представлены следующие возможные электронные схемы 
внутримолекулярного окисления-восстановления и восстановления 
озона (использована новая классификация ОВР, глава III. 2): 

 
Схема 1:  2О-2  +  О+4  + 2ē  = О2

о+ О-2 , внутримолекулярная ОВР, 
                                                             О3

 

 
Схема 2:  2О-2 + О+4  – 2ē = О2

о+   О+2 , внутримолекулярная ОВР, 
                                    

                                          О3 
 
Схема 3:  2О-2 + О+4   =  О2

о+  Оо , внутримолекулярная конмутация, 
 

                                     О3 
 

Схема 4: 2О-2 + О+4 + 6ē  = 3О-2, проявляет только окислительные свойства, 
О3 

 
Схема 5: 2О-2 + О+4 + 2ē  = 2О-2+ О+3, проявляет только окислительные свойства. 
 

                                  О3                                                       
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Как сказано выше, озон – сильный окислитель за счет атомной 
частицы кислорода О+4, которая переходит в атомарный кислород 
(схема 3): О3  = О2

о+  Оо: 
О+4  + 4ē =  Оо         1 
2О-2 – 4ē  =  О2

о      1, 
поэтому большинство окислительно-восстановительных реакций с 
участием озона можно представить как реакцию с атомарным кисло-
родом, проявляющим сильные окислительные свойства в соответствии 
с полуреакцией  Оо+ 2ē  = О-2, в связи с чем схемы (3) и (1) можно счи-
тать сопряженными, т.е. в начале реализуется схема (3), а затем (1).   

Обращаем внимание читателя на то, что обычным электронным 
балансом эти реакции уравнять не представляется возможным, поэто-
му мы будем пользоваться представленными схемами 1–5 и методом 
протонно-кислородного баланса.  

NH3(г) + 4О3(г) + КОН = КNО3 + 2H2O + 4О2↑: 
              N-3     –  8ē  =    N+5               1 
              О3   + 2ē   = О2

о+  О-2        4. 
      В полуреакции восстановления озон переходит в кислород, 

недостаток кислородных частиц в правой части восполняем за счет 
атомных частицО-2, что соответствует схеме 1.   

       Реакция обнаружения озона в воздухе по посинению бу-
мажки, смоченной водным раствором KI в присутствии крахмала: 

2KI(р)изб+ O3 + H2O = 2KOH + I2↓ + O2: 
2I-   – 2ē      =I2

о                           1 
О3   + 2ē   = О2

о+  О-2             1 ,  схема 1. 
Синяя окраска йодкрахмальной бумаги постепенно исчезает, 

поскольку между йодом и щелочью протекает реакция: 
3I2 + 6КОН = КIO3 + 5KI + 3H2O. 

В избытке озона свободный йод окисляется, при этом протекает 
реакция: 

I2 + 5O3 + Н2O = 2НIO3 + 5О2 ,
I2

о – 10ē  =2I+5                                1 
О3   + 2ē   = О2

о+  О-2                5 ,  схема 1. 
Следовательно, в избытке озона имеет место: 

KI(р) + 3O3 изб   =   КIO3 + 3O2. 
MnCl2 + O3 + 3H2O = Mn(ОН)4↓+ 2HCl + O2(реакция на озон) 

   Мn+2 – 2ē   =   Мn+4         1 
      О3   + 2ē  = О2

о+  О-2        1, схема 1. 
2К4[Fе(СN)6]желтый + Н2O + O3 = 2К3[Fе(СN)6]красно-корич + 2КОН + O2. 

Fе+2+ 1ē  = Fе+3                       2 

О3   + 2ē  = О2
о+  О-2           1. 
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Предлагаем аналогичным образом проанализировать представ-
ленные реакции: 

МnО2(т) + О3(г) + 2NаОН = Nа2МnО4 + H2O + О2: 
4МnSO4(p)  + 4О3(г) + 12KОН = 4KМnО4 + 4К2SO4 + 6H2O + О2. 
2CrCl3(p)  + 3О3(г) + 10КОН  =  2К2CrO4 + 6KCl + 5H2O + 3О2: 
О3(г) + Pb(NO3)2(p) + H2O =  РbО2↓+ О2 + 2HNO3,      схема 1. 

О3(г) + 3SnCl2(p) + 6HCl(p)  = 3SnCl4 + 3H2O: 
4О3(г)  +  РbS(т)  =  РbSO4↓+ 4О2: 

4О3(г) + 4KОН(т) = 4KО3 + 2H2O + О2: 
4ОН-– 4ē   =  О2

о   + 2H2O     1, окисление щелочи 
О3 + 1ē   = О3

-                                      4, восстановление озона, схема 5. 
Из первой полуреакции видно, что 2 моля щелочи окисляются, а 

2 моля щелочи трансформируются в воду.  
С учетом строения озона и озонида электронный баланс можно 

записать проще: 
2О-2– 4ē   =  О2

о, щелочь окисляется            1 
О+4  + 1ē   =  О+3, О3 восстанавливается        4 

или можно записать еще так: 
2О-2– 4ē   =  О2

о, окисление щелочи             1 
О3  + 1ē   =  О3

- , восстановление озона       4. 

                                                            +3О              –    
                                                

                                                       -2О         О-2    – озонид-ион. 
2NH3(г) + 4О3(г) = NH4NО3 + H2O + 4О2 
 N-3      – 8ē   =N+5                         1 
О3   + 2ē   =  О2

о+  О-2             4,  схема 1 
2О3  +   2НF    = ОF2(г)+ 2О2 + H2O: 
О3– 2ē   = О2

о+  О+2                 1, схема 2
О3 + 2ē   = О2

о+  О-2                1, схема 1. 
Доказательством того, что озон все же проявляет одновременно 

и восстановительные свойства, является реакция с фтором: 
О3(г)  +   F2(г)    = ОF2(г) + О2: 
F2  + 2ē   =   2F-                        1 
О3 – 2ē   = О2

о+  О+2             1, схема 2. 
Таким образом, в соответствии со схемами 4 и 5 озон проявляет 

только окислительные свойства, в остальных случаях – окислительно-
восстановительные свойства.  

С этих позиций попробуем проанализировать реакцию 
2О3 ↔ 3О2. 
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Очевидно, реализуется схема (3). Тогда для прямой реакции 
можно записать следующий электронный баланс: 

                           О+4  + 4ē =  Оо         1 
                          2О-2 – 4ē  =  О2

о       1,  О3 ↔ О2  + О. 
Или:                  2О+4  + 8ē  =  О2

о      1 
                          2О-2 – 4ē  =  О2

о             2,   2О3 ↔ 3О2. 
Таким образом, данная реакция является внутримолекулярной 

конмутацией. 
Обратная реакция 3О2   ↔   2О3 является межмолекулярной дис-

мутацией: 
О2

о – 8ē   =2О+4       1 
О2

о+ 4ē =2О-2               2, 
что согласуется с записью реакции в виде:  

2О2 +  О2  ↔   2О3. 
Предлагаем аналогичным образом проанализировать представ-

ленные реакции: 
NH3(г) + 4О3(г) + КОН = КNО3 + 2H2O + 4О2↑: 
О3(г) + 2CuCl2(p) + 2HCl(p)  = 2CuCl3 + О2+ H2O, 

О3(г) + KCN(p)  = KCNO + О2, 
О3(г) + (NH2)2CO(т)   = N2 + CО2+ 2H2O, 

4О3(г) + 4МеОН(т) = 4МеО3(т, красн.) + 2H2O + О2(Ме = K, Rb, Cs), или 
5О3(г) + 2МеОН(т) = 2МеО3(т, красн., озониды) + H2O + 5О2(Ме = K, Rb,Cs), 

O3 +  Рb(ОН)2 = РbО(ОН)2 + O2, 
4О3(г)  +  MeS(т)  =  MeSO4  + 4О2 (Ме = металлы), 

О3(г)  +  H2S(г)  =  S↓+ О2 + H2O     или     4О3(г)  +  3H2S(г)  =  3H2SO4, 
О3(г)  + NO(г)   =NО2+ О2;  О3(г)  + 2NО2(г)  =N2О5  + О2, 
2О3(г)  + C(т) =CО2+ 2О2 ;    2О3(г)  + S(т) + H2O =H2SO4, 

О3(г)  + 3SО2(г) + 3H2O =3H2SO4;    О3(г)  + SО2(г)  =SО3  +  О2, 
2О3(г)  + 2NО2(г) + 2ClО2(г)  =2NО2ClО4+ О2, 

2KI(р) + O3 + H2SO4  = K2SO4 + I2↓ + O2↑+ H2O, 
Me + О3  = MeO + O2↑   (Me = кроме Au, Pt, Ir), 

4Аg + 2O3 = 2Аg2O + 2O2, 
О3(г)  + KO2(т) супероксид= KO3(т) озонид+ O2↑, 

4KO3(т) +  2H2O = 4KOH + 5O2↑. 
 

3.  ХИМИЯ ГАЛОГЕНОВ И ИХ СОЕДИНЕНИЙ 

3.1. Химия фтора 

Фтор – желтовато-зеленый газ с резким запахом; разлагает воду; 
ядовит; очень сильный окислитель; не реагирует только с He, Ne, Ar. 
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tпл =–219,61 °С; tкип =–188,13 °С, энергия диссоциации = 155 кДж/моль. 
В соединениях проявляет низшую степень окисления –1. Малым ра-
диусом, высокими значениями сродства к электрону и энергии иониза-
ции объясняется сильная электроотрицательность атома, наибольшая 
среди всех других элементов. 

 
●Возможные пути получения: 
●Электролизом расплава эвтектической смеси HF + KF при  

70–100 оС или  HF в расплаве KH2F3 при 80–120 оС, реже в расплаве 
KHF2  при 240–300 оС (электролизу  подвергается во всех случаях HF): 

1) диссоциация + автопротолиз:  3HFрасплав ↔ H2F+ + HF2
-; 

2) электролиз: 
                              катод: 2H2F+ + 2ē  =  H2

о  + 2HFо      1 
                              анод:  2HF2

-  – 2ē  =  F2
о+ 2HFо            1, 

∑ 2H2F+ + 2HF2
-  = F2

о+ H2
о  + 4HFо. 

Из (1) и (2) получим:  ∑ 2HF(расплав)  =  H2  +  F2.
Термолизом при t> 500  оС: 

2MnF4 = 2MnF3 +F2↑,    2CeF4  = 2CeF3 + F2↑ (t), 
2CoF3   =  2CoF2  +  F2↑,  2PrF4  = 2PrF3   +  F2↑ (t), 

K2[NiF6] (т)  = 2KF  + NiF2  + F2↑(t).
Другие способы:         

2SbF5(т)+ K2[MnF6](т) = 2KSbF6 + MnF4; 
TiF4(т)+ K2[MnF6] (т) = K2[TiF6]+ MnF2   +  F2↑(t), 
2HF(ж)  + K2[NiF6] (т) = 2KHF2+ NiF2   +  F2↑(t). 

● Свойства фтора: 
Реагирует с водой: 

F2(г) + H2O(лед)  = HOF(г) фтороксигенат + HF(ж) (t< 0 oC). 
При более высокой температуре вода горит во фторе: 

2F2(г) + H2O(ж) = OF2↑ + 2HF  (0–90 oC) или: 
3F2(г) + 3H2O(ж)  = OF2↑ + H2O2   + 4HF  (0–90 oC): 
1) H2O(ж) + F2(г) = HFO + HF;  2) HFO = O + HF; 

3) H2O(ж)+ О = H2O2;  4) H2O(ж)  +  HFO = HF + H2O2; 
5) О + O2 = O3;     6) O + F2(г) = OF2.

При еще более высокой температуре реакция протекает со взрывом: 
2F2(г) + 2H2O(гор. пар) = O2 + 4HF   (t> 90 oC). 

Реакции с неметаллами: 
С водородом реакция протекает со взрывом даже в темноте и 

при сильном охлаждении: 
F2(г)  + H2(г)  = 2HF↑,           F2(г) + O2(г)        ≠ . 
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При сильном охлаждении в электрическом разряде имеют место 
реакции: 

F2(г) + O2(г)  = O2F2(т)(–90 oC),  1/2O2(г) + F2(г) = OF2(г)   (–90 oC), 
O2F2(т) = F2↑ + O2↑  (t> –80 oC ),  F2(г) + 3O2(г)  = 2O3F2(ж)  (–190 oC), 

2O3F2(ж) = 2O2F2(ж) + O2↑ (t> –160 oC ),    F2(г) +  2O2(г) = O4F2(т)  (–200 oC), 
2O4F2(ж) = 2O3F2(ж) +  O2↑(t> –180 oC), 

F2(г) + N2(г)    ≠   нет реакции;  F2(г) + He, Ne, Ar  ≠  нет реакции, 
F2(г) + Хе(г)  = ХеF2(т, г)     (t, аналогично с Rn, Kr), 
2ХеF2(т, г) + 2H2O = 2Xe + O2↑+ 4HF↑  идет медленно,

2ХеF2(т, г) + 4NaOH = 2Xe + O2↑+ 4NaF + 2H2O быстро.
2F2(г) + Хе(г)  = ХеF4(т, г)       (t, аналогично с Rn, Kr), 

3ХеF4(т, г) + 6H2O = Xe + 2ХеО3 + 12HF↑, 
2ХеF4(т, г) + 12NaOH = Xe + Na4XeO6 + 8NaF + 6H2O. 

3F2(г) + Хе(г)  = ХеF6(т, г)(t, аналогично с Rn, Kr), 
2ХеF6(т, г) + 6H2O =  2ХеО3 + 12HF↑. 

С фосфором, серой, кремнием и углеродом воспламеняется: 
F2(г) + S(т) = SF6↑, 5F2(г) + 2S(т) = S2F10↑,   F2(г) + S(т) = SF2↑, 

5F2(г) + 2P(т) = 2PF5↑ (оу);  3F2(г)+2P(т) = 2PF3↑ (оу),   2F2(г)  + Si(т) =  SiF4↑, 
2F2(г)  +  Сдревесный =  СF4↑, F2(г)  +  С(алмаз) ≠, 

2F2(г)  + С(графит) =  СF4↑ (t красного каления),  3F2(г) + 2B(т) = 2BF3,
F2(г) + Cl2(г)  = 2ClF,ClF + F2(г)  = ClF3,ClF3 + F2(г) = ClF5, 

ClF5 + 3H2O  = 5HF + HClO3  (HClO3 – устойчива в растворе) 
F2(г) + I2(г) = 2IF,3F2(г) + I2(г) = 2IF3, 5F2(г) + I2(г) = 2IF5, 7F2(г) + I2(г) = 2IF7.

F2(г) + Br2(ж) = 2BrF,3F2(г) + Br2(ж)  = 2BrF3, 5F2(г) + Br2(ж) = 2BrF5,
BrF5 + 3H2O  = 5HF + HBrO3  (HBrO3 – устойчива в растворе). 

Реакции с металлами: 
F2(г) + Me = MeF (MeF2, MeF3 , Me = металлы высокой и средней активности) 
3F2(г) + 2Au = 2AuF3    (t),  2F2(г) + Pt  = PtF4   (t),  3F2(г) + Pt  = PtF6  (t). 

Реакции со сложными веществами: 
с аммиаком: 2NH3(г) + 3F2(г) = 6HF(г) + N2(г), (t), 
                       NH3(г) + 6F2(г) = 6HF(г) + 2NF3(г), 
с щелочами: 2F2(г) + 2NaOH(2-5% р)  = 2NaF + OF2↑+ H2O  (0 оС), 

2F2(г) + 4KOH(к)  = 4KF + O2↑+ 2H2O,    или 
4F2(г)  + 6NaOH(к)= 6NaF + OF2↑+ O2↑+ 3H2O, 
2Ва(ОН)2 + 2F2 = 2BaF2 + 2Н2О + О2. 

с кислотами: НNО3 + F2 = FNO3 + HF, замещение водорода, 
с солями и оксидами:  

NaNO3 + F2 = FNO3 +  NaF, замещение металла, 
2F2(г)  + SiО2 кварц, стекло  =  SiF4↑+  О2↑(сгорает), 
2F2(г)  + Na2SO4(т)  = 2NaF + SО2F2   + О2↑  (t), 
2F2(г)  + 2Na2СO3(т)  = 4NaF + 2СО2+ О2↑(t). 
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● Получение и свойства HF и фторидов: 
Фтороводород HF – бесцветный газ, tпл. = –83 °С, tкип. = 19,5 °С; 

при t< 19,5 oC – жидкость. Очень ядовит, имеет сравнительно слабый 
запах. Попадание жидкого HF на кожу вызывает тяжелейшее пораже-
ние, растворяет белки. Водный раствор – фтороводородная (плавико-
вая) кислота средней силы. Молекулы ассоциированы за счет водород-
ных связей; при диссоциации имеют место следующие процессы:  
HF ↔ H+ + F-;  HF + F- = HF2

-;  HF + H+  = H2F+. В ряду HF – HCl – HBr – HI 
кислотные свойства усиливаются, а окислительные ослабевают. Фто-
роводород и его водные растворы  разрушают кварц и стекло (плави-
ковая), поэтому нельзя хранить в стеклянной посуде. 

●Способы получения: 
CaF2(т)   + H2SO4(70–85%)  = CaSO4↓ + 2HF↑   (150 –300 oC), 

КF(т) + H2SO4(70–85%) = КHSO4 + HF↑ (t), 
2КF(p) + H2SO4(к) = К2SO4 + 2HF↑ (t), 

KHF2(расплав)   =  HF↑ + KF     (t > 400 oC). 
●Свойства: 

4HF(k) + SiO2(т)  = SF4↑ + 2H2O (травление стекла), 
2HF(г)  + SiF4(г)   ↔ H2[SiF6], 

3SiF4(г)  + 4H2O = 2H2[SiF6] + H4SiО4, 
HF(г)  + SО3(г) = HSО3Fфторотриоксосульфат,    HF(p)  + H2SO4(к) ≠, 

2HF(p) + Ме(т)  = МеF2  + H2↑,лишь на поверхности металла, 
HF(сухой) + Ме(т)   ≠  нет реакции,HF(сухой) + МеО(т)   ≠ , 

2HF + МеО(т)  = МеF2  + H2O,влага, далее самоускоряется, 
3HF(p) + Al(OH)3(т)    = AlF3 + 3H2O,  3HF(p) +  AlO(OH)(т)  = AlF3 + 2H2O, 

2HF(p) + Na2CO3(p)  =  2NaF  + CО2  + H2O, 
2HF(p)  + NaOH(p) = NaHF2 + H2O,NaHF2 + NaOH = 2NaF +  H2O, 

2HF(p)  + NH3(г)= (NH4)HF2, 
28HF(г) + [Na2O.CaO.6SiO2]стекло= 2NaF + CaF2 + 6SF4↑ + 14H2O, 

36HF(p) + [Na2O.CaO.6SiO2]= Na2[SiF6]  + Ca[SiF6]+ 4H2[SiF6] + 14H2O, 
NaF(р) + AgNO3(р) ≠,    2NaF(р) + CaCl2(р) = CaF2↓  + 2NaCl, 

2NaF + SiF4 = Na2[SiF6], KF + SbF5 = K[SbF6], 
AlF3 + 3KF = К3[AlF6],  2AlF3 + 3SiF4 = Al2[SiF6]3. 

●Кислородные соединения фтора 
Дифторид кислорода OF2 – светло-желтый газ (в жидком со-

стоянии желтый); tпл. = –224 °С, tкип. = –145 °С. В воде мало растворим 
и не реагирует с ней. Степень окисления кислорода равна +2. Молеку-
ла OF2 имеет угловое строение; сильный окислитель (за счет О+2); фто-
рирующий агент. 

2NaOH + 2F2= 2NaF + OF2 + H2O, 
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OF2(г) + 2Н2(г)  = 2HF(p) + H2O(ж); ΔH° = –991 кДж, 
3OF2(г) + 4NH3(г)= 2N2(г) + 6HF(p) + 3H2O(ж);ΔH° = –282 кДж, 

2OF2  + 2Хе  = 2ХеF2   + О2↑ (300–400 оС, 3 атм), 
OF2(г)  + 2NaOH(р) = 2NaF + O2 + H2O   (быстро), 

OF2(г) + H2O  ≠   на холоду,ОF2(г)+ CaO(т)  = CaF2 + 2О2↑, 
8ОF2(г)+ 4P(т) = 2PF5 + 2POF3  + 3О2↑, 
2О2F2 + 4KOH = 4KF + 2H2O + О2↑, 

О3F2 + H2O  = 2HF↑ + 2О2↑,      3О2F2 + S = SF6  + 3О2↑, 
O2F2(т) = F2↑ + O2↑   (t> –80 oC), 

2O3F2(ж) = 2O2F2(ж) + O2↑  (t> –160 oC), 
2O4F2(ж) = 2O3F2(ж) +  O2↑(t> –180 oC). 

●Оксокислоты фтора 
HOF (т) → HFO(ж) (–117 оС), HOF(р)= HF + О2↑, соли HFO не получены, 

HOF(р)   + H2O = HF + H2O2, 
4HFO(р)+ 2H2O =2H2O2+4HF↑ + О2↑(быстро), 

HOF(р) + H2O2(р)  = HF + О2↑ + H2O. 
 

3.2. Химия хлора и его соединений 

Хлор – зеленовато-желтый газ с удушающим острым запахом; 
тяжелее воздуха в 2,5 раза; в 1л воды при 20 оС растворяется 2,5 л хло-
ра с образованием хлорной воды; проявляет окислительно-восстанови-
тельные свойства, сильный окислитель; электронная формула:  
1s2 | 2s2p6| 3s23p5; электронно-графическая формула: 

 

 
Водный раствор хлора следует хранить при температуре выше 

9,6 оС во избежание образования твердого хлоргидрата Cl2
.8H2O, кото-

рый закупоривает трубопроводы. 
 
 ● Возможные пути получения 
● В лаборатории: 
4HCl(г) + O2(г) = 2Cl2↑+ 2H2O   (430 оС, кат: CuCl2, Cr2O3), 

MnO2(т) + 2HCl(к) + 2HCl(к)   = Cl2↑+ MnCl2  + 2H2O (К. Шееле), 
2KMnO4(р)  + 10HCl(к)изб  + 6HCl(к)  = 2KCl + 2MnCl2 + 8H2O + 5Cl2↑, 
2KMnO4(р) + 10HCl(к) + 3H2SO4(р) = 5Cl2↑+ 2MnSO4  + К2SO4 + 8H2O, 

К2Cr2O7(р)  + 6HCl(к) + 8HCl(к)   = 3Cl2↑+ 2KCl + 2CrCl3 +7H2O, 
KClO3(р)  + 6HCl(к)  = 3Cl2↑+ KCl + 3H2O, 
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MnO2(т) + 2NaCl(т) + 2H2SO4(kk) = Cl2↑+ MnSO4  + Na2SO4  + 2H2O, 
К2Cr2O7(р)  + 6KCl(т)  + 7H2SO4(k) = 3Cl2↑+ 4К2SO4  + 7H2O + Cr2(SO4)3. 

●В промышленности получают электролизом: 
2NаCl(к.р.) + 2H2O = 2NaOH + Cl2↑+ H2↑, 

2NaCl(расплав) = 2Na(т) + Cl2↑(600 оС, электролит: NaCl + CaCl2). 
 
● Окислительно-восстановительные свойства хлора 
● Окислительные свойства: 
С некоторыми металлами (Cu, Al, Zn, Ca, Sr, Ba, Sb, Fe, Sn и др., t) 

воспламеняется: 
Cl2(г) + Cu(т) = CuCl2(т) ,     Cl2(г)+ 2Ме(т)  = 2KCl(т)  (t, Ме = ЩМ), 
3Cl2(г)+ 2Fe(т) = 2FeCl3(т),     Cl2(сухой)  + Fe ≠ в сухой атмосфере, 

3Cl2(г)  + 2Sb(т)  = 2SbCl3;  5Cl2(г)  + 2Sb(т)  = 2SbCl5  (огненный дождь). 
В растворе HCl хлор растворяет золото и платину:  

3Cl2 + 2Au = 2AuCl3,     AuCl3 + HCl = H[AuCl4], 
2Cl2   + Pt = PtCl4,     PtCl4 + 2HCl = H2[PtCl6]. 

Реакции с оксидами металлов (1000 oC, Me = Mg, Fe, Al и мно-
гие другие металлы в присутствии С): 
2Cl2(г) + 2МеО = 2МеCl2↑+  O2↑,     2Cl2(г)  + МеО2 + 2С = МеCl4 + 2СO↑. 

С неметаллами: 
Cl2(г)  + С,N2(г),  O2(г)≠ , Cl2(г)  + He, Ne, Ar, Kr, Xe≠ . 

В темноте при обычных условиях:  Cl2(г) + H2(г)≠ . 
На свету:      Cl2(г)+ H2(г) =  2HCl(г)

 ٭
 .При нагревании взрывается, температура пламени достигает 2200 oC٭
Горит при комнатной температуре: 3Cl2 +2P(г) =2PCl3; 5Cl2+2P(г) = 2PCl5. 
Горит в расплаве серы: 

Cl2(г)+ S(распл) = SCl2 ,Cl2(г)+ 2S(распл)  = S2Cl2, 2Cl2(г)+ S(распл)  = SCl4. 
Другие окислительные свойства: 
3Cl2(г)  + 2NH3(г)  = 6HCl +N2↑;Cl2(г)  + СО(г)  = СОCl2 (фосген), 

СОCl2 + H2O  = СO2↑+ 2HCl(гидролиз в организме), 
Cl2(г)  + H2S(г)  = 2HCl + S↓; Cl2(г)  + SО2(г)  + 2H2O  = H2SO4 + 2HCl. 

В подгруппе выше стоящий галоген вытесняет ниже стоящие из 
растворов солей 
Cl2(г)+ KF ≠,    Cl2(г)  + 2KBr(р) = 2KCl + Br2, Cl2(г) + 2KI(р) = 2KCl + I2↓,Cl2(г) + 

2НI(р) = 2НCl + I2↓, 3Cl2(г)изб. + KI(р) + 3H2O = KIO3  + 6HCl (80  oC), 
5Cl2(г) избыток +I2(т) + 6H2O = 2HIO3 + 10HCl, 
Cl2(г)  + Na2SO3(р)  + H2O = Na2SO4 + 2HCl. 

●Окислительно-восстановительная двойственность 
Водный раствор хлора на холоду называется хлорной водой: 

Cl2(г)+ H2O↔ HCl+ HСlO٭ 
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 равновесие внутримолекулярной дисмутации сильно смещено ٭
влево, на свету или при слабом нагревании HClO легко разлагается: 

HClO(р) = HCl + O   или 2HClO(р)  = 2HCl + O2↑. 
Поэтому можно записать реакцию: 

2Cl2(г) + 2H2O = 4HCl + O2↑(hν). 
Внимание! Обеззараживание воды хлором обусловлено образо-

ванием HClO и атомарного кислорода, которые и выступают в качест-
ве сильных окислителей. 

● На холоде (0–22 оС) хлор растворяется в растворах щелочей с 
образованием соответствующих солей за счет внутримолекулярной 
дисмутации٭: 

Cl2(г) + 2KOH(р) = KCl + KClOгипохлорит + H2O (жавелевая вода), 
Cl2(г) + 2NaOH(р) = NaCl + NaClO + H2O  (лабарраковая вода), 

Cl2(г)  + 2Na2CO3(р) + H2O = 2NaHCO3 + NaCl + NaClO, 
Cl2(г)  + Na2CO3(р) + H2O = NaHCO3 + NaCl + НClO, 

Cl2(г)  + Na2CO3(р) =  NaCl + NaClO   + СO2↑, 
2Cl2(г)  + CaCO3(т)+ H2O = CaCl2 + 2НClO + СO2↑. 

  :В этих реакциях хлор внутримолекулярно дисмутирует٭
Cl2   → Cl-  +  Cl+. 

● При нагревании в растворах щелочей хлор также внутримоле-
кулярно дисмутирует с образованием более устойчивого хлората: 

3Cl2(г) + 6KOH(гор. р)  = 5KCl + KClO3 хлорат+ 3H2O  (60–70 оС, К. Бертолле), 
3Cl2(г) + 3К2CO3(гор. р)  = 5KCl + KClO3 + 3СO2↑ (60–70 оС). 

●Хлорная или белильная известь, или хлорка – это раствор 
хлора в известковой воде, основным компонентом которой является 
двойная соль – хлоридгипохлорит CaOCl2 или смесь солей 
[Ca(ClO)2+CaCl2]. 

●Получение хлорной извести: 
2Cl2(г)  + 2Ca(OH)2 = [Ca(ClO)2  + CaCl2] + 2H2O  (30 оС), 

или:   Cl2(г)+ Ca(OH)2(р) =  CaOCl2 + H2O,     Cl2(г) + CaO  = CaOCl2. 
●Свойства хлорной извести: 

CaOCl2(т) + 2HCl(к) = CaCl2 + Cl2↑+ H2O, 
CaOCl2(т) + H2SO4(к) = CaSO4↓+ Cl2↑+ H2O, 

2CaOCl2(т) + CO2(г)  + H2O  = CaCO3↓+ 2HClO + CaCl2  на воздухе,
или    2CaOCl2(т) + CO2(г) = CaCO3↓ +  Cl2O↑ + CaCl2  на воздухе, 

CaOCl2(т) + H2O  = HClO  +  CaOHCl  (гидролиз), 
2CaOCl2(т) =  2CaCl2   +  O2↑(кат), 

6CaOCl2(т) = 5CaCl2  + Ca(ClO3)2(t). 
●Получение бертолетовой соли KClO3 (67 оС): 

1) 6Cl2(г) + 6Ca(OH)2(гор. р.)= Ca(ClO3)2 + 5CaCl2 + 6H2O, 
2) Ca(ClO3)2 + 2KCl = 2KClO3 + CaCl2. 
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●Межгалогенные соединения 
●Получение: 

Cl2(г)+F2(г) =2ClF(275 
o
C), Cl2(г)+3F2(г)= 2ClF3(г) (230 

о
C),Cl2(г)+5F2(г)=2ClF5 (350 

o
C), 

Cl2(г) + Br2 (г)= 2BrCl, Cl2(г) + I2(т) = 2ICl(т) (ОУ), 3Cl2(г) + I2(г) = 2ICl3(т) (ОУ), 
3Cl2+ I2= I2Cl6(т) (ОУ),  Br2+3F2(г)= 2BrF3(ж) (–20 

o
C),  Br2+5F2= 2BrF5 (180 

o
C), 

Br2(г)  + I2(г) = 2IBr(т) (45 
o
C), I2(т) + 3F2(г) = 2IF3(–45 

o
C),  I2(т)+ 5F2(г)= 2IF5 (ОУ), 

I2 (г) + 7F2(г) = 2IF7(г) (250–300 
o
C). 

●Свойства межгалогенных соединений: 
2ICl = Cl2  + I2,      I2Cl6   = 2ICl + 2Cl2, 

ICl3(г) +2H2O  = 3HCl + HIO2   (HIO2 – не существует или неустойчива) поэтому:
5ICl3 +9H2O  = 15HCl + 3HIO3 + I2  + Q  (идет со взрывом, ММД), 

или    3ICl3(г) +6H2O  = 9HCl + 2HIO3 + НI + Q  (идет со взрывом, ММД), 
3ICl3(г) +12NaOH  =  9NaCl + 2NaIO3 + NaI+ 6H2O  (ММД), 

ClF3(г) + 6H2O  =  HF + HClO2  + Q , с учетом неустойчивости HClO2: 
3ClF3(г) + 6H2O  =  9HF + 2HClO3  + HCl + Q      (ММД), 

ClF5(г) +2H2O = 4HF + ClO2Fоксофторид,    IF7(г) + H2O = 2HF + IOF5 оксофторид, 
ClF(г)  + 2KOH = KF+ KClO+ H2O, IF5(г)+6NaOH = 6NaF+ NaIO3 + 3H2O, 

BrCl(г)+nH2O  = BrCl.nH2O, 
3ClF3(г)+ U↔ UF6 + 3ClF,    6ClF(г)  + 2Со = 2СоF3 + 3Cl2, 

2ClF3(г)+ 2Al  = 2AlF3 + Cl2,   3ClF3(г)  + 2Al  = 2AlF3 + 3ClF, 
4ClF3(г)+ 2Al2O3  = 4AlF3 + 3O2  + 2Cl2, 

4ClF3(г)  + 2MoO3  = 2MoF6 + 3O2  + 2Cl2, 
ICl3(г) + KCl = K[ICl4]   (60 oC, в присутствии  конц. р. HCl), 

Ag(т)   + Au(т) + 2BrF3(т) = Ag[AuF4] + 2BrF. 
●Соединения межгалогенных анионов 

5K[ICl4] (т) + 9H2O  = 15HCl + 3HIO3 + I2 + 5KCl (HIO2 дисмутирует, МИД). 
●Получение: 

KI(к)   + 2Cl2(г) = K[ICl4]↓тетрахлориодат (в HClконц), или 
KI(к)   + 2Cl2(г) +2H2O= K[ICl4] .2H2O↓, 

I2(т)  + 2KClO3(т)+ 12HCl(к) =2K[ICl4] + 3Cl2 + 6H2O, 
2KIO3(т) + 6HCl(к)  =  K[ICl4]  + Cl2 + 3H2O, 

KF(p)  + BrF3(т) = K[BrF4]. 
●Хлороводород, хлороводородная (соляная) кислота. 
HCl – бесцветный газ; в 1 л воды при оС растворяется 500 л хло-

роводорода; соляная кислота – бесцветная, дымящая на воздухе жид-
кость; в ряду HF – HCl – HBr – HI кислотные и восстановительные 
свойства усиливаются, а окислительные ослабевают. 
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●Возможные пути получения HCl 
●В промышленности: 

H2(г)+ Cl2(г)  = 2HCl(г) (t или освещение). 
●В лаборатории, при слабом нагревании: 
NaCl(т) + H2SO4(70-85%)= NaHSO4  + HCl↑٭ 

-соли многоосновных кислот реагируют со своими концентри ٭
рованными кислотами с образованием кислых солей:H2SO4+ Na2SO4= 
2NaHSO4. 

SiCl4 + 3H2O = H2SiO3 + 4HCl↑  (t), 
PГ3 + 3H2O = Н3РО3 + 3НГ↑ (t, Г = Cl, Br, I). 

●Свойства хлороводорода 
Нами представлен ряд реакционной способности простых ве-

ществ металлов по отношению к простому веществу хлору, в котором 
металлы расположены по возрастанию  ∆G о, кДж на единицу степени 
окисления металла в хлориде: 
Восстановительные свойства  простых  веществ металлов понижаются → 
         Kкр      Rbкр      Baкр      Csкр            Srкр       Naкр      Liкр      Caкр    Mgкр    Beкр    Mnкр 
∆G о  –408   –406    –406     –404    –390,5  –384    –381   –375   –296   –234   –220    
KClкр RbClкрBaCl2крCsClкрSrCl2кр NaClкр LiClкр CaCl2крMgCl2крBeCl2кр MnCl2кр 

Окислительные свойства хлоридов усиливаются → 
Восстановительные свойства  простых  веществ металлов понижаются → 
           Alкр     Znкр    Cdкр     Crкр       Pbкр       Coкр        Niкр      Feкр     Agкр     Sbкр        Biкр
∆G о  –210    –185   –171,5   –167    –157     –141   –129   –113   –110  –107,5  –104  
          AlCl3кр   ZnCl2кр  CdCl2кр  CrClкр  PbCl2кр  CoCl2кр  NiCl2кр  FeCl3кр  AgClкр  SbCl3кр  BiCl3кр 

Окислительные свойства хлоридов усиливаются → 
Восстановительные свойства  простых  веществ металлов понижаются → 
           H2г       Hgж         Cuкр           Ptкр             Auкр           
∆G о    –95    –90,5       –86        –41          –18   
        HClг        HgCl2кр   CuCl2кр   PtCl4кр    AuCl3кр           

Окислительные свойства хлоридов усиливаются → 
 
Из этого ряда следует: 
1) самопроизвольно протекают реакции, в которых впереди 

стоящий металл вытесняет (восстанавливает) последующие металлы из 
их хлоридов: 

CaCl2кр +   Srкр     = SrCl2кр  + Caкр,  ∆Gреакции  = –31 кДж, 
2) все металлы, стоящие впереди водорода, взаимодействуют с 

хлороводородом: 
2Agкр + 2HClг  =  2AgClкр   +H2г ,  ∆Gреакции  = –60 кДж, 

3) металлы после водорода не могут быть окислены хлороводо-
родом: 

Cuкр  +   HClг  ≠. 
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●Свойства соляной кислоты 
● Реакции замещения с металлами, стоящими в ряду СЭП до водорода: 
Ме(т) + 2HCl(р) = МеCl2 + H2(г)↑,   Fe (т) + 2HCl(р) = FeCl2 + H2(г)↑٭. 
 = FeCl3 не образуется, так как имеет место реакция: FeCl3 + H(г)٭

FeCl2 + HCl(Н-атомарный водород в момент выделения). 
●С металлами, стоящими в ряду СЭП после водорода, HCl не 

реагирует: 
(Hg, Ag, Cu, Pt, Au идр.) + HCl(р,к)     ≠    нет реакции. 

●Реакции обмена с основными (основаниями) и амфотерными-
гидроксидами: 

NaOH(р) + HCl(р) = NaCl + H2O,Al(OH)3(т) + 3HCl(р) = AlCl3  + 3H2O, 
NH3

.H2O + HCl(р)   = NH4Cl + H2O,  NH3(г) + HCl(р)   = NH4Cl(т). 
●Реакции обмена с основными и амфотерными оксидами: 

Na2O(т) + 2HCl(р) = 2NaCl + H2O (также с FeO, MgO, CaO, BaO и др.), 
Fe2O3(т) + 6HCl(р) = 2FeCl3+ 3H2O (также с ZnO, Al2O3, BeO и др.), 

 .Fe3O4(т) + 8HCl(р) = FeCl2 + 2FeCl3 + 4H2O٭
 .Смешанно-валентный оксид FeO.Fe2O3 образует два ряда солей٭
●С оксидами металлов, стоящих в ряду СЭП после водорода, 

HCl образует комплексные соединения: 
CuO + 2HCl(р) = CuCl2 + H2O;   CuO + 4HCl(к) = H2 [CuCl4] + H2O, 

Cu2O+ 2HCl(р)  = 2CuCl↓ + H2O;  2) CuCl + HCl(к)  = H[CuCl2], 
Ag2O + 2HCl(p) = 2AgCl + H2O;  Ag2O + 4HCl(к) = 2Н[AgCl2] + H2O, 

3Au2O + 8HCl(k) = 2H[AuCl4] + 4Au↓  + 3H2O, 
PtO2   + 6HCl(к)  = H2[PtCl6] + 2H2O,PdО, PtO  + HCl(р)  ≠ . 

PbО(т) + 2HCl(p)  =PbCl2↓+ Н2О  (реакция идет незначительно, так как PbCl2↓). 
●Реакции обмена с солями и растворами солей (сильная кислота 

вытесняет слабую кислоту из растворов солей, образуя осадок): 
Na2CO3(р)изб + HCl(р) = NaHCO3  + NaCl, 

Na2CO3(р) + 2HCl(р)изб= 2NaCl + H2O + CO2↑, 
HCl(р)  + NaHCO3(р)= NaCl + H2O + CO2↑, 

HCl(р) + Na2S(р)изб = NaHS + NaCl,2HCl(р)изб+ Na2S(р) = Н2S↑+ 2NaCl, 
3HCl(р)изб+ Na3РО4  = Н3РО4 + 3NaCl,     HCl(р) + AgNO3(р) = AgCl↓ + HNO3, 

2HCl(р) + Pb(NO3)2(р) = PbCl2↓ + 2HNO3. 
●HCl(к)с HNO3(к) образует «царскую водку»٭: 
1) 3HCl(к) + HNO3(к)↔ NOCl + 2Cl + 2H2O, 
2) NOClнитрозилхлорид =NO↑ +Cl. 
Σ 3HCl(к) + HNO3(к)= NO↑ + 3Cl + 2H2O   (t). 
-Окислительные свойства «царской водки» обусловлены атомар٭

ным хлором, который может окислить даже золото – «царя» металлов: 
Au  + 3HCl(к) + HNO3(к)= NO↑ + AuCl3 + 2H2O. 
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Внимание! HCl(г, р) + Н2SO4(к)≠,   HCl(г, р) + О2(г)≠ в оу .٭  
 .4HCl(г) + О2(г)↔ 2Cl2↑ + 2H2O  (кат: CuCl2 , 450 oC)                             ٭

●Оксиды хлора 
При 25 °С сравнительно стабильны следующие кислородные 

соединения галогенов: Cl2O, СlO2, Сl2О6, Сl2О7, I2О5. Cl2O – темно-
желтый газ с резким запахом (tпл. = –116 °С, tкип. = 2 °С), ядовит и мо-
жет взрываться; при комнатной температуре медленно распадается на 
ClO2 и Cl2; молекула Сl2О имеет угловую форму, при растворении Cl2O 
в воде образуется хлорноватистая кислота НОCl, сильный окислитель. 
ClO2 – бурый газ с резким запахом (tкип. = 11 °С, tпл. = –59 °С), ядовит и 
может взрываться; молекула ClO2 угловая; парамагнитна; энергичный 
окислитель. Сl2О6   при комнатной температуре – вязкая темно-красная 
жидкость (tпл. = 3,5 °С); при этой температуре постепенно разлагается на 
ClO2 и O2. Cl2O7 – маслянистая жидкость (tпл. = –90° С, tкип. = 83° С), взрыва-
ется при нагревании до 120 °С; более стабилен, чем другие оксиды 
хлора; при растворении в воде образуется НСlO4. 

●Получение и свойства оксидов 
●Получение ClО2: 

3КClO3(т)  + 3H2SO4(к) = 2ClО2↑+ НClO4 + 3КHSO4 +H2O (0oC, взрыв), 
2КClO3(т)  +H2C2O4(p) +2H2SO4(p) = 2ClО2↑+ 2CO2↑+ 2КHSO4 +2H2O (0 oC), 

2КClO3(т) + H2C2O4(p)  = 2ClО2↑ + 2CO2↑+ К2CO3 +2H2O  (60 oC), 
2NaClO3(р) + SO2  + H2SO4(k) = 2ClО2↑+ 2NaHSO4, впромышленности, 

2AgClO3(р) + Cl2(г) = 2ClО2↑ + 2AgCl↓ + О2↑  (90 oC), 
ClО2(ClO4) (т) + NO(г)  = ClО2↑ + NO(ClO4), 

ClО2(ClO4) (т) + NO2 (г)  = ClО2↑ + NO2(ClO4), 
2NaClO2(р) + Cl2(г) = 2ClО2↑+ 2NaCl (t), 

4HClO2(р)  = 2ClО2↑+ НClO3 + НCl +H2O  (t),3HClO(р)  =  НClO3 + 2НCl  (t). 
●Получение Cl2О6: 

2ClО2(г)   + О2(г)   =Cl2О6(ж)(УФ),    2ClО2(г)  + 2О3(г)    =Cl2О6(ж)+ 2О2     
●Получение Cl2O: 

2Cl2(г) + 2HgO(т) = HgO.HgCl2↓+ Cl2O↑  (Cl–Hg–O–Hg–Cl), или: 
2Cl2(г) + HgO(т) = HgCl2↓+ Cl2O↑     (0  оС),  или: 
2Cl2(г) + 3HgO(т) =  HgCl2

.2HgO↓+ Cl2O↑, или: 
2Cl2(г)  + Bi2O3(т)     =   2BiOCl + Cl2O↑, 

6HClO4(ж)+ Р2О5(т) = 2H3PO4 + 3Cl2O7(ж)   (t, дегидратация), 
2HClO4(ж)  + Р2О5(т) = 2HPO3 + Cl2O7(ж)   (t, дегидратация). 

●Получение Cl2O7: 
4НClO4 + Р4O10= 2Cl2O7 + 4НРO3. 

●Свойства оксидов хлора: 
Окислительно-восстановительные свойства: 
1. 2ClО2(г) отбеливатель  + H2O = HClO3   + HClO2     (на холоду, ММД), 
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2. 3HClO2 = 2HClO3  + HCl(t), 
∑6ClО2(г) обеззараживание + 3H2O = 5HClO3   + HCl     (t). 

2ClО2(г)  + 2MeOH(р)    = MeClO2 + MeClO3 +H2O   (на холоду, Me = Na, K), 
8ClО2(г)  + 8MeOH(р)    = 5MeClO4 + 3MeCl +4H2O     (t, Me = Na, K), 

2ClO2 + H2O2 = 2HClO2 + O2. 
2ClО3(г) + H2O = HClO3 + HClO4     или:  Cl2О6(ж) + H2O = HClO3 + HClO4,

Cl2О6 (ж)  +  2NaOH(р)  =  NaClO3   +  NaClO4 +H2O, 
Cl2О6 (ж)  + HFбезвод = HClO4  + ClO2Fфторхлордиоксид, 

3Cl2О(г) + 6NaOH(р)   = 2NaClO3   + 4NaCl +3H2O  (при нагревании), 
Cl2О2 (г)  + H2O = HClO + HClO2( на холоду).

Окислительные свойства: 
2ClО2(г) + H2O2(т)  + Ba(OH)2(р)  = Ba(ClO2)2 + 2O2↑+ 2H2O, 

2ClО2(г)  + PbO + 2MeOH(р)    = 2MeClO2 +  PbO2↓ +H2O    (Me = Na, K), 
2ClО2(г)  + Ме(порошок) = Me(ClО2)2  (Me = Mg, Zn, Cd, Ni  ), 
3ClО2(г)  + Al(порошок) = Al(ClО2)3  (в водной среде, 20 oC), 

2ClО2(г)  + 2Sрасплав  = 2SО2  + Cl2  (t),  10ClО2(г)  + 2P4  = 4P2O5  + 5Cl2  (t), 
ClО2(г) + P(г) + 2H2O = H3PO4  + HCl,  2ClО2(г)  = Cl2↑ + 2O2↑ (t, взрыв), 

2ClО2(ж)  + F2  = 2ClO2F фторхлордиоксид,  ClO2F+ H2O = HClO3 + HF, 
2ClO2F+ 2HCl = 2HF + Cl2↑ + 2ClO2↑ (–110 oC), 

ClО2(г)  + O3(г) = ClО3  + O2↑ или  2ClО2(г)  +  2O3(г) = Cl2О6  + 2O2↑, 
2ClО2(г)  + Na2O2(т) = 2NaClO2 + O2↑, 

2ClО2(г)  + H2O2(р) + 2NaOH = 2NaClO2 + O2↑+ 2H2O, 
Cl2О6(ж)    =   2ClО2↑  +  O2↑(4 oC);  2Cl2О6(ж)   =   2ClО2↑ + Cl2 +  4O2↑,

Cl2O6(г) ↔ 2СlO3, в газовой фазе,   Cl2О(г)  +H2O ↔ 2HClO (0оС), 
Cl2О(г) + 2NaOH(р) =  2NaClO  + H2O (на холоду), 

Cl2О(г)   + Ca(OH)2   = Ca(ClО)2 +H2O;   2Cl2О(г) + S = SO2  + 2Cl2, 
3Cl2О(г) + 10NH3(г)  =  2N2  + 6NH4Cl +H2O  (взрыв), 
2Cl2О(г)  =   2Cl2 + O2   (t),  4Cl2О(г)   =  2ClО2  +  3Cl2, 

Cl2О7(ж)  + H2O = 2HClO4,Cl2О7(ж)  + 2NaOH(р) = 2NaClO4 +H2O,
2Cl2О7(ж) = 4ClО2↑ + 3O2↑(t),Cl2О7(ж) +[ S, P, бумага, опилки] ≠  . 

●Оксокислоты хлора и их соли 
Оксокислоты, кроме хлорной HClO4, существуют только в раз-

бавленных водных растворах. 
●В ряду HClO(р)>HBrO(р)>HIO(р) амфотерная кислотные и окисли-

тельные свойства убывают. 
●В ряду HClO(р)>HClO2(р)>HClO3(р) >HClO4 (р) окислительные 

свойства в ОУ убывают, а в темноте и на холоду усиливаются. 
●В ряду HClO(р)слабая.<HClO2 (р)средняя<HClO3 (р) сильная<HClO4 (р)сильная

кислотные свойства усиливаются. 
●В ряду HClO(р)<HBrO(р)<HIO скорость разложения 3HГO(р) = 

2HГ↑ + HГO3 усиливается. 
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●В ряду HClO3(р) >HBrO3(р) >HIO3(р)   сила кислот, окислительные 
свойства и растворимость убывают. 

●В ряду ClO3
-<BrO3

-<IO3
- термодинамическая стабильность уси-

ливается. 
●В ряду HClO4 сильная>HBrO4 сильная>HIO4  (H5IO6)слабая кислотные 

свойства убывают. 
●В ряду HClO4<H5IO6 сильный окислительные свойства в разбав-

ленных растворах усиливаются, HClO4 в разбавленных растворах окис-
лительные свойства не проявляет. 

●Свойства и получение хлорноватистой кислоты и гипохло-
ритов: 

Кислоты НГО сравнительно устойчивы лишь в разбавленных 
водных растворах. Наиболее стабильна НClO, но при выделении из 
раствора разлагается. Являясь очень слабой кислотой, НClO практиче-
ски не реагирует с СаСO3.Растворы НClO и гипохлоритов имеют жел-
то-зеленую окраску и резкий запах. В водных растворах кислоты НГО 
диспропорционируют межмолекулярно (ММД): 

3НГО = 2НГ + НГO3. 
В случае с НСlO реакция протекает  очень медленно,  а с учас-

тием НBrО и НIO – быстро. Далее происходит вторичный процесс 
межмолекулярной конмутации: 

НГO3 + 5НГ = 3Г2 + 3H2O. 
●Окислительно-восстановительные свойства HClO: 

HClO(р) = HCl + O (hν)  или  2HClO(р) = 2HCl + O2↑(hν), 
2HClO(р) = Cl2O + H2O  (в темноте), 

3HClO(р) = 2HCl↑ + HClO3  (60–80 оС). 
Конкурирующие реакции при хранении: 
1) 2HClO(р) = HCl + HClO2,   3HClO2  = HCl↑ + 2HClO3, 
2) 3HClO(р) = 2HCl↑ + HClO3   (t),3) 4HClO3(р)  = 3HClO4 + HCl↑. 

2HClO(р) + NaClO(т) = NaClO3 + HCl,HClO(р) + Na2SO3  = Na2SO4   + HCl, 
5HClO(р) + I2    + H2O  = 2HIO3  + 5HCl,CaOCl2 + 2НCl = CaCl2 + Cl2 + H2O, 

NaClO + 2KI + H2SO4 = NaCl + I2 + K2SO4 + H2O, 
3КClO(р)  = 2КCl + КClO3    (t), 

2NaClO(т) + 4HCl(р)  = Cl2↑ + 2NaCl + 2H2O. 
Соли НГО – гипогалогениты более устойчивы, чем кислоты, хо-

тя в растворе при комнатной температуре они медленно диспропор-
ционируют: 

3МОГ = МГO3 + 2МГ:  3НClО = 2НCl + НClO3. 
●Получение: 
2CaOCl2, хлорная известь + CO2 + H2O = CaCO3 + CaCl2 + 2HClO. 
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●Гипохлоритная система очистки воды основана на электролизе 
раствора хлорида натрия без мембраны: 

 
Схема электролиза раствора хлорида натрия 

●Свойства и получение хлористой кислоты и хлоритов: 
Даже в разбавленном водном растворе она быстро разлагается: 

3HClO2  = HCl + 2HClO3,  HClO2   =HCl + O2↑, 
Ва(ClO2)2 + H2SO4 = 2НСlO2 + BaSO4↓, 

2ClO2  + H2O2 + 2NaОН(р) = 2NaСlO2 + O2↑+ 2H2O, 
2ClO2  + PbO + 2NaОН(р) = 2NaСlO2 + PbO2↓+ H2O. 

●Свойства хлорноватой кислоты и хлоратов 
(КClO3 – бертолетова соль): 
Водные растворы кислот НГO3 – сильные одноосновные кисло-

ты, НСlO3 в растворе диссоциирует практически полностью. Из кислот 
НГO3 хлорноватая и бромноватая кислоты НСlO3 и НBrO3 в свободном 
виде нестабильны: НСlO3 диспропорционирует на ClO2 и НСlO4, 
НBrO3 разлагается на H2O, Br2 и O2, лишь йодноватая кислота НIO3
устойчива; для НСlO3 и НBrO3 ангидриды неизвестны. Все эти кисло-
ты – сильные окислители. 

●Получение: 
Ва(СlO3)2 + H2SO4 = 2НСlO3 + BaSO4↓, 

6Ва(ОН)2 + 6Cl2 = 5BaCl2 + Ba(СlO3)2 + 6H2O, 
3Г2 + 6МОН(р)= 5МГ + МГO3 + 3H2O. 

●Свойства: 
8HClO3(30 % р) = 4HClO4(ж)  + 2Cl2↑ + 3O2↑+ 2H2O, 

HClO3(р)    +  3H2SO3(р)  = 3H2SO4  + HCl, 
HClO3(р)  + 5HCl = 3Cl2↑  + 3H2O, 

4КClO3(т)+ С6Н12О6(т) = 4КCl + 6СO2↑+ 6H2O + Q,
2КСlO3= 2KCl + 3O2 (катализатор MnO2), 
5HClO3(р)    +  6P + 9H2O = 6H3PO4  + 5HCl, 

10КСlO3(т)+ 3Р4(т) =  3Р4O10 + 10КCl, 
2КСlO3(т)  + 3S(т)   =  3SO2  +  2КCl, 

8КClO3 (т)+ С12Н22О11(т)= 8КCl +12СO2↑+ 11H2O +Q, 
КClO3(т)+ 6HCl(к)  = 3Cl2↑ + КCl + 3H2O  (t), 
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3КClO3(т) + H2SO4(к) = 2ClО2↑+ KClO4 + К2SO4 +H2O  (0 oC, взрыв), 
2КClO3(p)+ 12KI(p)+ 6H2SO4(p) = 6K2SO4  + 5I2 + 2KCl + 6H2O, 

2KClO3(т) = 2KCl(т) + 3O2↑ (150–300 oC, kat: MnO2  или Fe2O3), 
2NH4ClO3(т) = 4H2O + Cl2↑  + N2↑ + O2↑  (t). 

●Хлорная кислота и перхлораты 
Хлорная кислота НClO4 известна в свободном виде. Это подвиж-

ная, дымящая на воздухе жидкость, одна из наиболее сильных кислот. 
●Получение: 

КClO4 + H2SO4 = НClO4 + KHSO4. 
Электролизом растворов хлоратов или хлоридов (без диафраг-

мы, анод – платина): 
– электролиз хлоратов: Анод: СlO3

- – 2e- + H2O =   СlO4
-   + 2H+, 

– электролиз хлоридов: Анод: Сl- – 8e- + 4H2O = ClO4
-  + 8H+, 

4КClO3(пл) = 3КClO4 + КCl (Li – 270 oC, Na – 265 oC, K – 400 oC), 
NaClO4 + NH4Cl = NH4ClO4 + NaCl, 

НClO4 +Na2CO3= NaClO4+ CO2 + H2O, 
НClO4 +NaOH = NaClO4  + H2O, НClO4 +NH3 =  NH4ClO4. 

●Свойства: 
В разбавленных растворах перхлораты не проявляют окисли-

тельных свойств, но в концентрированном и сухом состоянии, и при 
повышенной температуре являются мощными окислителями: 

4HClO4(к) =4ClO2↑ + 3O2↑+ 2H2O (92 оС),
4HClO4(к) = 2Cl2↑ + 7O2↑+ 2H2O (t), 

2HClO4(70%)  + Me =  Ме(ClO4)2 + H2↑ (Me = металлы), 
3HClO4 + 2Ag = 2AgClO4 + HClO3 + H2O, 
8As + 5HClO4 + 12H2O = 8H3AsO4 + 5HCl, 

2HClO4(р)+ Ме2О = 2МеClO4 + H2O, 2HClO4+CaO = Ca(ClO4)2+H2O,
2HClO4(р)+ P4О10 = Cl2O7 + H2P4O11, 2HClO4(р)+ P2О5 = Cl2O7 + 2HPO3, 

KClO4(расплав )  +K2Sрасплав = K2SO4  + KCl, 
HClO4+KCl  =HCl  +KClO4↓,  6HClO4 + I2+ O3   = 2I(ClO4)3 + 3H2O, 

KClO4(расплав) = KCl(т)    +  2O2↑  (610оС), 
4МеClO4(т) = 2Ме2О(т) + 7O2↑ + 2Cl2↑ (Ме = Li, Na), 

2Ме(ClO4)2(т) = 2МеО(т) + 7O2↑ + 2Cl2 (Ме = Ca, Ba, Sr) 
4NH4ClO4(т)= 6H2O + 4HCl +2N2↑+5O2↑(добавка к ракетному топливу), 

2NH4ClO4(т) сильный окислитель  = 4H2O + Cl2↑  + N2↑ + 2O2↑ (200 oC). 
 

3.3. Химия  брома, йода и их соединений 

Бром – красно-бурая летучая жидкость; пары имеют резкий удуш-
ливый запах; малорастворим в воде; раствор брома в воде – «бромная во-
да». Йод – черно-фиолетовые кристаллы с металлическим блеском и ост-
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рым запахом; летуч (возгоняется); мало растворим в воде; водный раствор – 
«йодная вода»; электронные и электронно-графические формулы брома и 
йода соответственно:  

1s2 | 2s2p6| 3s2p6d10| 4s2p5|; 
1s2 | 2s2p6| 3s2p6d10| 4s2p5|, 

 
 
В ряду галогенидов меди (I) F–Cl–Br–I (CuF неизвестен) устой-

чивость возрастает из-за большей способности более тяжелого галоге-
нид-иона участвовать в образовании дативных связей.  CuBr и Cul при 
более высоких температурах испытывают дальнейшее превращение. 

● Возможные пути получения: 
● Из буровых вод и морской воды, содержащих NaBr и КBr (рН =3,5): 

2MeBr(соляной рассол)   + Cl2(г)= 2MeCl  + Br2↑, 
2КBr(соляной рассол)+ MnO2(т) + 2H2SO4(р)  = К2SO4  + MnSO4 + Br2 +2H2O, 

4NaBr(р) + MnO2(т)+ 2H2SO4(р)  =  2Na2SO4   + MnBr2 + Br2 + 2H2O, 
2МеI(соляной рассол)+ Cl2(г)= 2МеCl+ I2↑. 

●Из золы водорослей, содержащих йодат натрия:  
5NaHSO3  + 2NaIO3(р)  = 3NaHSO4  + 2Na2SO4 + I2↓+ H2O, 

5SO2(г)+ 2NaIO3(р) + 4H2O= 2NaHSO4 +3Н2SO4 + I2↓. 
●В лаборатории: 

MnO2(т) + 2HBr(к) + 2HBr(к)   = Br2↑+ MnBr2  + 2H2O, 
MeBr2 (р) + Cl2(г) = MeCl2 + Br2↑ (Ме = Mg,Ca,Sr,Ba и др.), 

2HBr(г) + H2SO4(k)  ↔ Br2↑+ SO2↑+ 2H2O  (t), 
2NaBr(т) + 3H2SO4(k)  = 2NaHSO4 + Br2↑+ SO2↑+ 2H2O  (t), 
2NaBr(т) + 2H2SO4(k)  = Na2SO4 + Br2↑+ SO2↑+ 2H2O  (t), 

5NaBr(р) + NaBrO3(р) + 3H2SO4(р) = 3Br2 + 3Na2SO4 + 3H2O, 
8HI(г) + H2SO4(k) = 4I2↑+ H2S↑+ 4H2O  (t),Cl2 + 2KI = 2KCl + I2, 

8KI(т) + 9H2SO4(k)  = 8KHSO4  + 4I2↑+ H2S↑+ 4H2O  (t), 
или 8KI(т) + 5H2SO4(k)  = 4K2SO4  + 4I2↑+ H2S↑+ 4H2O  (t), 

2NaI(р) + MnO2(т)+ 3H2SO4(р)  =  2NaHSO4  + MnSO4 + I2↓+ 2H2O или 
2NaI(р) + MnO2(т)+ 2H2SO4(р)  =  Na2SO4  + MnSO4 + I2↓+ 2H2O, 

4KI(р)  +  O2(г)   +  2H2O   = 2I2↓+ 4KOH, 
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6КBr(р) + K2Cr2O7  + 7H2SO4(р)  =  3Br2 + Cr2(SO4)3 + 4K2SO4  + 7H2O, 
5H2S(р) + 2HIO3(р) = 5S↓+ I2↓ + 6H2O, 

4KI(р)  + 2CuSO4(р)  =  2CuI↓ + I2↓+ 2K2SO4. 
● Свойства  брома: 
Бром реагирует с металлами и неметаллами (за исключением О2,

N2, благородных газов) с образованием бромидов: 
Br2(г)   + O2(г)   ≠, Br2(г) + N2(г)  ≠,  Br2(г) + He, Ne, Ar, Kr, Xe  ≠, Br2(г) +  С≠. 

● С водородом реагирует обратимо и при нагревании, поэтому 
HBr так не получают:    Br2(г) + H2(г)  ↔ 2HBr (t>230 oC, кат: Pt). 

● В фосфоре и сере вспыхивает и сгорает:  3Br2 (г) + 2Р(т) = 2PBr3, 
5Br2 (ж) + 2Р(т) = 2PBr5,   Br2(г) + S(т)  = SBr2, Br2 (г) + 2S(т)  = S2Br2. 

● В хлорной воде окисляется: 
Br2(г)  + 5Cl2(г)  + 6H2O = 2HBrO3 + 10HCl. 

● Вспыхивает в реакциях со многими металлами: 
3Br2(г) + 2Al(т) = 2AlBr3 ,    3Br2(г) +2Fe (т)   = 2FeBr3  (t) ,
Br2(г) + Fe(т) = FeBr2,        3Br2(г) + 2Au(т)   = 2AuBr3  (t), 
Br2(г) + 2Me  = 2MeBr (t, Me= ЩМ), Cu +Br2(г)= CuBr2. 

●Реакции с другими восстановителями: 
Br2(г) + H2S(г)  = 2НBr↑  + S↓,     Br2(г) + MeI(p)  =  MeBr  +  I2, 

Br2 + 2HI = I2 + 2HBr,     3Br2(г) + 2NH3(г)  = 6HBr+ N2, 
6Br2 (г) + 2NH4Br(г)  = 8HBr + 2Br3N. 

●Свойства бромной воды (раствор брома в воде): 
Br2(г)  + H2O ↔ HBr + HBrО, холод٭. 

 Равновесие реакции сильно смещено влево; окислительные٭
свойства проявляются за счет бромноватистой кислоты, которая, разла-
гаясь, выделяет атомарный кислород – сильный окислитель: 

HBrО   =  HBr  +  О,2HBrО  =  2HBr↑ + О2↑. 
● Окислительные свойства бромной воды: 

3Br2 + 4H2O  + S(т)   = H2SO4 + 6HBr, 
Br2 + H2O  + H2SO3(p)   = H2SO4 + 2HBr, 
Br2 + 2H2O  + SO2(г)   = H2SO4 + 2HBr, 

Br2 + H2O  + Na2SO3(p)   = Na2SO4 + 2HBr, 
2Sb + 3Br2(р)  +  6KOH = 2Sb(OH)3+  6KBr, 

2Sb  + 5Br2(р) +12KOH = 2KSbO3 + 10KBr + 6H2O, 
Br2(р) +  2KI(р)  =  2KBr  + I2,  Br2(р) +  2K2MnO4(р)= 2KMnO4  + 2KBr, 
3Br2  + Cr2(SO4)3  + 16NaOH  = 2Na2CrO4 + 6NaBr + 3Na2SO4+8H2O, 

Br2(р)+ NaNO2(р)+ H2O = NaNO3  +  2HBr, 
Br2  +  2FeSO4  +  H2SO4   =  Fe2(SO4)3   +  2HBr, 

3Br2(р) + 2NaCrO2(р)  + 8NaOH(р)  = 2Na2CrO4 + 6NaBr + 4H2O, 
3Br2   +2Cr(OH)3  + 10NaOH  =  2Na2CrO4  +  6NaBr  + 8H2O, 
3Br2  +  2K[Cr(OH)4]  + 2KOH = 2K2CrO4 + 6HBr  + 2H2O, 
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3Br2   +2Fe(OH)3  + 10NaOH = 2Na2FeO4  +  6NaBr  + 8H2O, 
Br2 + SnSO4 + 6NaOH = Na2SnO3 + Na2SO4  + 2NaBr + 3H2O, 

Br2  + SnSO4     + 6NaOH =  Na2[Sn(OH)6]  +  Na2SO4  +  2NaBr. 
Бромная вода обесцвечивается в реакциях салкенами, алкина-

ми, алкадиенами, альдегидами, фенолами, ароматическими углеводо-
родами, кроме бензола (см. соответствующие разделы в главе «Орга-
нические соединения»). 

● Восстановительные свойства бромной воды: 
Br2(p)  + 5HClO = 2HBrO3 + 5Cl2↑+ 4H2O, 
Br2(p)  + 10HClO + H2O = 2HBrO3 + 5HCl, 

Br2(р) + 6NaClO(р)  = 2NaBrO3 + 4NaCl + Cl2, 
Br2(р)  + 5Cl2(г)  + 6H2O = 2HBrO3 + 10HCl, 

Br2(р) + 5Cl2(р) + 12MeOH(р)  = 2MeBrO3 + 10KCl + 6H2O(Me=ЩЭ), 
Br2(г) +  4O3(г)  = 2BrO2 + 4О2↑(охлаждение жидким кислородом), 

Br2(г) +  3O3(г)  = Br2О5  + 2О2↑,  3Br2(ж) + 6O3(г) = 2Br3О8 + О2↑, 
Br2+2O3(г)=Br2О6 (в органических растворителях), 

Br2(г) + 2О2(г)  = 2BrO2   (только в тлеющем разряде). 
●Окислительно-восстановительная двойственность бромной воды: 
Br 2 + H2O ↔ HBrO + HBr, 2Br2(г)  + HgO(т)  = Br2О + HgBr2, 

Br2(р) + 2NaOH(р)  = NaBrO + NaBr + H2O  (на холоду), 
3Br2( р) + 6NaOH(р)  = NaBrO3 + 5NaBr + 3H2O (t): 

1) Br2+ 2NaOH(р) ↔ NaBrO+ NaBr+ H2O,2) 3NaBrO ↔2NaBr + NaBrO3,
3Br2+ 3Na2СO3(р) ↔ NaBrO3+ 5NaBr+ 3СO2. 

3Br2+ 6NaНСO3(р) ↔ NaBrO3+ 5NaBr+ 6СO2+ 3H2O.
●Свойства йода: 

I2(г)  + H2(г)  ↔  2HI(t)٭ 
I2 + O2(г)    ≠ ;  I2 + N2     ≠  ;   I2  + S  ≠ ; I2  + С   ≠;  I2 + He, Ne, Ar, Kr, Xe ≠. 

 равновесие реакции смещено влево, поэтому HI по такой схеме٭
не получают.٭ 

●Йодная вода:   I2(т)  + H2O  ↔ HI + HIO (на холоде, ВМД)٭٭ . 
-Равновесие реакции очень сильно смещено влево; раствори٭٭

мость йода в воде очень и очень мала, поэтому о йодной воде говорят с 
большой осторожностью. 

●Окислительно-восстановительная двойственность йода: 
I2(т)  + H2O  ↔ HI + HIO (0–22 оС),  3I2(т)  + 3H2O  = 5HI + HIO3(t), 

I2(т)  + 2NaOH(р)  =  NaI + NaIO+ H2O (0–22 оС), 
3I2(т)  + 6NaOH(р)  =  5NaI + NaIO3 + 3H2O(t): 

1) I2(кр) + 2NaOH(р)↔ NaIO+ NaI+ H2O,  2)  3NaIO ↔2NaI + NaIO3
 ٭

 .для йода образование HIО2   и NaIO2 не характерно٭
●Восстановительные свойства: 

I2(г)  +  5Cl2(г)  + 6H2O   = 10HCl  +  2HIO3, 
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3I2(т)  + 10HNO3(умерен.kонц)  = 6HIO3 + 10NO↑ + 2H2O, 
I2(т)  + 10HNO3(конц/дымящая)  = 2HIO3 + 10NO2↑ + 4H2O, 

I2(p)  + 2KBrO3(р)  = 2KIO3 + Br2,   I2(т) + 2NaClO3(р)  = 2NaIO3   + Cl2↑(t), 
I2(p) + 5HClO(р)+ H2O =2HIO3 + 5HCl, I2(т) + 5Cl2(г)+ 6H2O = 2HIO3 +10HCl, 

3I2(т)  + 5HClO3(p) + 3H2O = 6HIO3 + 5HCl, 
I2(т) + 5H2O2(k) = 2HIO3 + 4H2O, при рН =1, 

2HIO3(p) + 5H2O2(k) = I2 + 5O2↑ + 6H2O, при рН = 2. 
●Окислительные свойства: 
3I2(г)  + 2NH3(г)  = 6HI+ N2,    I2(т)  + AgNO3(р)  =AgI↓ + INO3, 

3I2(г)  + 2P(г)   = 2PI3, I2(р)  + H2S(г)  = 2HI↑ + S↓, 2Al + 3I2 = 2AlI3 ,    
I2(г) + 2Me = 2MeI (Me  =  ЩМ),  I2(г) + Fe(т) = FeI2, I2(г)+ 2Cu(т) = 2CuI,
3I2+ 3Na2SO3(р) + 3H2O = 6NaI + 3Н2SO4,  I2 + SO2 + 2H2O = H2SO4 + 2HI 

I2   +  2Na2S2O3(р)  = 2NaI + Na2S4O6. 
●Галогеноводороды брома и йода 
При обычных условиях галогеноводороды – газообразные веще-

ства, очень хорошо растворимые в воде. Водные растворы являются 
сильными кислотами и более сильными восстановителями, чем хлоро-
водородная. 

●Получение HBr и HI: 
РI3  + 3H2O = H3PO3 + 3HI↑, РBr3 + 3H2O = H3PO3 + 3HBr↑, 

I2(г)  + 2H2O  + SO2  = H2SO4 + 2HI↑, Br(г+ 2H2O + SO2   = H2SO4 + 2HBr↑, 
KBr(т)  +  H2SO4(30 % ) = KHSO4  + HBr,    2KI + H2SO4 = K2SO4 + 2HI, 

I2(р)  + H2S(г) = 2HI +  S↓,  2Р(г) + 3Br2  + 6H2O = 2H3PO3 + 6HBr↑, 
2NaBr + H3PO4  =  Na2HPO4 + 2HBr  (t). 

●Восстановительные свойства HBr и HI выражены сильно: 
НBr(р) + О2(г)≠ в темноте,  НBr(р)+О2(г) =Br2+ H2O, на свету, 

НBr(р) + Cl2(г) = 2НCl + Br2,   6НBr(г) + H2SO4(к) = S↓+ 3Br2   + 4H2O, 
2НBr(г) + H2SO4(к) = SО2↑+ Br2   + 2H2O   (80 oC), 

16HBr + 2KMnO4   = 5Br2 + 2KBr  + 2MnBr2 + 8H2O, 
MnO2 + 4HBr   =  MnBr2 + Br2 + 2H2O, 

5КBr+ КBrO3+ 3H2SO4(р)= 3Br2 + 3K2SO4+ 3H2O, 
4HI(р)  + О2(г)= 2I2↓+ 2H2O,    2HI + Cl2 = 2HCl + I2

6НI(г) + H2SO4(к) = S↓+ 3I2↓+ 4H2O, или: 
2НI(г) + H2SO4(ум. конц.)= SO2↑+ I2↓+ 2H2O, или: 

8НI(г) + H2SO4(к) = H2S↑+ 4I2↓+ 4H2O (преимущественно), 
НГ(г) + 6HNO3(k)  = HГO3 + 6NO2↑ + 3H2O (Г = Br, I), 

НГ(г) + 2HNO3(p)  = HГO3 + 2NO↑ + H2O(Г = Br, I), 
H2O2  +  2HI  =  I2 + 2H2O: 

1) H2O2 + HI = HIO + H2O, медленно,  2) HIO + HI = I2 + H2O, быстро, 
6KI + 2NaNO2 + 4H2SO4 = 3I 2 + Na2SO4 + N2 + 3K2SO4 + 4H2O, 

2NaI + 2NaNO2 + 2H2SO4 → I2 + 2NO↑ + 2H2O + 2Na2SO4, 
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4KI + SnCl4 + 2HCl = SnCl2 + I2 + 4KCl + 2HI, 
1ОKI + 2KMnO4 + 8H2SO4(р)  = 2MnSO4+  6K2SO4 + 5I2  + 8H2O, 
5HI + 6KMnO4 + 9H2SO4(р)= 5HIO3 + 6MnSO4 + 3K2SO4 + 9H2O, 

6KI  +  2KMnO4  +  4H2O  =  2MnO2  + 3I2+  8KOH, 
2KI + 2FeCl3 = 2FeCl2   +  2KCl + I2 или  6KI + 2FeCl3 = 2FeI2   +  6KCl + I2, 

2KI + 2CrCl3  = 2CrCl2 + 2KCl + I2 или 6KI + 2CrCl3  = 2CrI2 + 6KCl + I2, 
2KI + 2CuCl2= 2CuCl↓+  2KCl + I2 или 4KI + 2CuCl2= 2CuI↓+  4KCl + I2, 

2KI + HClO = I2 + KCl + KOH, 2HI + HClO = I2 + HCl + H2O. 
Внимание! Соли, содержащие одновременно окислитель и вос-

становитель, неустойчивы и распадаются за счет ВМОВ, поэтому не 
существуют: 

2CuI2  = 2CuI+ I2, 2FeI3 = 2FeI2+ I2, 2CrI3 = 2CrI2+ I2. 
●Кислотно-основные свойства: 

Mg + 2HBr = MgBr2 + H2 (также другие металлы до водорода) 
CaO + 2HBr = CaBr2 + H2O (также с другими основными оксидами) 
HBr(р) + NaOH(р) = NaBr + H2O,     Fe(OH)3 + 3HBr = FeBr3 + 3H2O, 

NH3 + HBr = NH4Br,    MgCO3 + 2HBr = MgBr2 + H2O + CO2, 
AgNO3+ HBr = AgBr↓+ HNO3,   NaBr(р)+AgNO3(р) =AgBr↓желтый + NaNO3, 

HI(р) + NaOH(р)  = NaI + H2O,2HI + Ba(OH)2 = BaI2 + 2H2O, 
2HI + BaO = BaI2 + H2O,      2HI + BaСO3 = BaI2 + СО2 + 2H2O, 

NaI(р) +AgNO3(р) = AgI↓желтый + NaNO3,      HI + AgNO3 = AgI↓ + HNO3. 
● Оксиды и оксокислоты брома. Свойства: 

HBrО(р)  = HBr↑+ [О],  2HBrО= 2HBr↑+ О2↑,     
3HBrО(р) ↔ 2HBr↑+HBrО3

٭
, 

5HBrО(р)  =  2Br2↑+ 2H2O + HBrО3 
٭٭

. 
 .вследствие реакции между HBrО и HBr٭٭,в щелочных растворах٭

2NaBrO3(р) + Г2 = NaГO3 + Br2   (Г = Cl, I, в кислой среде), 
KBr(р) + 3Cl2(р) + 6MeOH(р)  = MeBrO3 + 6KCl + 3H2O  (Me – ЩЭ), 
МеBrO3 не дисмутирует, поэтому МеBrO4 и МеBr не образуются. 

2МеBrO3(пл)  = 2МеBr + 3O2↑, (Me= ЩЭ, ЩЗЭ, Ag), 
2KBrO3(пл)  = 2KBr + 3O2↑ (300–500 oС), 

2Ме(BrO3)2 (т) = 2МеО + 2Br2↑+ 5O2↑(Me = Mg, переходные элементы, лантаниды) 
2МеBrO3(пл)  + 2S(пл)  = К2SO4  + Br2↑ + SO2↑  (Me =ЩМ), 

2NaBrO3  +2S = Na2SO4 + Br2+ SO2, 
Ва(BrО3)2(р)  + Н2SO4(р)  = 2HBrО3   + ВаSO4↓, 

5AgBrО3(т)  + 3Br2 + 3H2O  = 5AgBr↓ + 6HBrО3, 
4HBrО3(50%, р) = 2Br2↑+ 2H2O + 5О2↑ (при упаривании раствора в вакууме), 

HBrО3(50%, р) + 3Н2SO3(р) = 3Н2SO4  + HBr, 
NaBrO3(р) + F2(г)  + 2NaOH(р)  = NaBrO4  + 2NaF + H2O, 

КBrO3(р) + ХF2(г)  + H2O  = КBrO4  + 2НF. 
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Для Br образование HBrО2  и NaBrO2  не характерно, но получено 
Me(BrO2)2: 
Me(BrO)2 + 2Br 2 + 4KOH = Me(BrO2)2 + 4KBr+ 2H2O  (0 oС, Me=Ba, Sr), 
2Br2О(т)= 2Br2  + О2  (–18 oС),   4BrO2(плав) = Br2О + Br2O3 +2О2 (–40 oС, вакуум), 

2BrO2 (Br2O4)=Br2 +2О2↑(0 oС), 
6BrO2(г)+6NaOH=5NaBrO3 +NaBr+3H2O(t), 

Br2О6(г)  + H2O = HBrO3  + HBrO4  или  2BrO3 + H2O = HBrO3  + HBrO4, 
2HBrO4  = 2HBrO3  + О2,    Br2О5  + H2O = 2HBrO3, 

2Br2 + 2HgO + H2O = HgO·HgBr2Ї + 2HOBr. 
●Получение MeBrO4  и HBrO4: 

MeBrO3(p) + H2O  =  MeBrO4 + H2↑  (электролиз, Ме = Na, K), 
MeBrO3(р)  + XeF2 + H2O  =  MeBrO4 + Xe  +  2HF      (Me = ЩЭ), 

MeBrO3(р)  + F2(г)  + 2MeOH(р) =  MeBrO4 + 2MeF + H2O  (Me = ЩЭ), 
МеBrO4(т)  + H2SO4(k)   =МеHSO4  + HBrO4 (t, Ме = Na, K), 

МеBrO4(т)  + HCl(k)  =МеCl + HBrO4   (t, Ме = Na, K), HBrO4(р) + HCl(р)     ≠. 
●Получение MeBrO3  и HBrO3: 

Br2(p) + 5HClO = 2HBrO3 + 5Cl2↑+4H2O, 
Br2(p) +10HClO + H2O = 2HBrO3 + 5HCl, 

HBrO4(р) + HCl(р)  ≠ ,   HBrO4(р) + 2HBr(р)  = HBrO3  + Br2  + H2O, 
HBrO4(р) + 2HI(р)  = HBrO3    + I2↓+ H2O, 2KBrO4(т) = 2КBrO3 + О2↑. 

●Оксиды и оксокислоты йода 
HIO4(р)<HIO3(р) – кислотные свойства,  

HIO4(р)>HIO3(р) – окислительные свойства.
4I4О9(т)   = 6I2О5(т)  + 2I2↑+ 3O2↑ (75 oC),    5I2О4(т)  = 4I2О5(т)  + I2↑  (135 oC), 

I2О5(т)   + H2O = 2HIO3(т) , 2I2О5(т)  = 2I2↑+ 5O2↑  (t> 300 oC ), 
I2О5(т) + 5CO(г) =  I2↑ + 5CO2↑ (22 oC, определение СО в газовых смесях-титруют I2), 
I2О5 + 2MeOH(р) = 2МеIO3 + H2O (Me = ЩМ),    I2О6(т) + 3H2O = HIO3 + H5IO6, 

2HIO3(т)  ↔ I2О5(т)   +  H2O  (200 oC,  в токе сухого воздуха), 
2HIO3(т)  =  I2О5(т)   +  H2O  (300 oC, в токе сухого воздуха), 

3HIO(р) = 2HI(р)  + HIO3(т)  (в щелочных растворах), 
OH-  +  I+  ↔  HIO ↔ H+ + OI-     (амфолит): 

NaIO3(р)+ Н2SO4(р) = HIO3 +NaНSO4, HIO3(т) +MeOH=МеIO3 +H2O(Me= ЩЭ); 
HIO3(p)  + 5HI = 3I2↓+ 3H2O,  2HIO3(т) = I2О5(т) + H2O (230 oC, в сухом воздухе), 

NaIO3(р) + Н2SO4(р) = HIO3  + NaHSO4, 
4NaIO3(р)  + 12NaOH = NaI + 3Na5IO6 + 6H2O    (270–450 oС) МИД. 

МеIO3 не дисмутирует, поэтому МеIO4  и  МеI не образуются. 
2МеIO3(пл) = 2МеI + 3O2↑(Me = ЩЭ, ЩЗЭ, Ag), 2KIO3+ 3С = 2KI + 3СO2↑, 

KIO3+ 3СО = KI + 3СO2↑, 
2KIO3(пл)  = 2KI + 3O2↑ (300–500 oС),    2NaIO3(пл)  = 2NaI + 3O2↑ (600 oС), 

2Ме(IO3)2 (т)  = 2МеО + 2I2↑+ 5O2↑   (Me = Mg, переходные элементы, лантаниды), 
5Ва(IO3)2 (т)  = Ва5(IO6)2  + 4I2↑+ 9O2↑  (особый путь разложения), 
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MeIO3 + 4MeOH + Cl2 = Me3H2IO6 + H2O  + 2MeCl    (Me = ЩЭ), 
2Me3H2IO6 + 3Ba(NO3)2 = Ba3(H2IO6)2↓+ 6MeNO3  (Me = ЩЭ), 

KIO3(р)  + Cl2(г)  + 6KOH(р)  = K5IO6 + 2KCl + 3H2O, 
KIO3(р) + H2O  + 2KOH(р) = H2↑+ K3H2IO6   (электролиз раствора), 

Ме3H2IO6(т)   + 2HNO3(k) = МеIO4  + 2МеNO3  + 2H2O, 
Ме3H2IO6(т)   + 2AgNO3(p) + HNO3(р) =Ag2H3IO6↓желтый + 3МеNO3  (pH =2), 
Ме3H2IO6(т)   + 5AgNO3(p)  =Ag5IO6↓черный  + 3МеNO3 + 2HNO3    (pH =3), 

Ва3(H2IO6)2 дигидроперйодат  + 3Н2SO4(р)  = 2H5IO6  + 3ВаSO4 ↓,  или 
Ba3(H2IO6)2(р) + 6HNO3(k) = 2H5IO6 + 3Ba(NO3)2, 

Ва5(IO6)2 перйодат + 5Н2SO4(р)  = 2H5IO6 слабая пятиосновная + 5ВаSO4↓, 
3H5IO6(т) =  H7I3O14 + 4H2O;   H5IO6(т)=  HIO4  + 2H2O  (t < 100 oC), 

2H5IO6(т)= I2О5(т)  + 5H2O + O2↑;  H5IO6 (р) + 2HCl = HIO3 + Cl2↑+ 3H2O, 
HIO3(р) + H2O  = H2 + HIO4  (электролиз),   2HClO4(р) + I2(т) = 2HIO4 + Cl2↑, 
HIO4(р)  + SO3(г,ж) илиолеум= I2О7 + H2SO4,   2HIO4(т)= 2HIO3 + О2↑ (t >120  oC), 

2HIO4  + 2F2  = 2HF + 2IO3F(т) + О2↑  (в безводном HF), 
NaIO4(т)    =  NaI  + 2О2↑   (t),     5NaIO4(т)  = Na5IO6 + 2I2↑ + 7О2↑ (t),

2NaIO4(т)    =  2NaIO3 + О2↑  (240  oC). 
●Колебательные реакции: 
1. NaIO3(р)  + 3Na2SO3(р)  = NaI + 3Na2SO4  (в присутствии Н2SO4), 
2. NaIO3(р)  + 5NaI(р)   + 3Н2SO4(р) = 3I2↓+ 3Na2SO4  + 3H2O (ММК), 
3. 3I2 + 3Na2SO3(р)  + 3H2O = 6NaI + 3Н2SO4. 
1. 2HIO3(т) + 5H2O2 = I2↓ + 5O2↑ + 6H2O,     
2. I2  + 5H2O2 = 2HIO3 + 4H2O. 
 
 
3.4. Химия серы, селена и теллура 

Аллотропные модификации серы: ромбическая (α-сера, цикли-
ческие молекулы S8; более устойчивая; именно в этом виде встречается 
в природе; tпл=112,8 oC, нерастворимые в воде кристаллы лимонно-жел-
того цвета), моноклинная (β-сера; циклические молекулы S8; tпл=119,3 oC; 
устойчивая выше 96 oC, почти белые кристаллические пластинки), пла-
стическая (каучукоподобная, малоустойчивая, спиральная цепь Sn; корич-
нево-желтый цвет); кристаллическая решетка молекулярная; в парах име-
ется: S8→ S6450 oC, S6→S4650 oC, S4 →S2 900 oC,  S2→ S 1500 oC; элек-
тронная формула: 1s2 | 2s2p6| 3s23p4; электронно-графическая формула: 
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Природные минералы: 
●Гипс, алебастр: 

CaSO4
 . 2H2O(гипс)  → 2CaSO4

 . H2O(алебастр)   (t), 
2CaSO4

 .H2O(алебастр) + 2H2O → 2CaSO4
 .2H2O(гипс). 

●Купоросы: 
CuSO4

.5H2O – медный, FeSO4
.7H2O – железный. 

●Квасцы: 
K2SO4

.Al2(SO4)3 
. 24H2O или КAl(SO4)2

.12H2O (алюмокалиевые), 
K2SO4

.Cr2(SO4)3 
. 24H2O или КCr(SO4)2

.12H2O (хромокалиевые). 
●Колчеданы: 

FeS2 – серный (железный) колчедан, пирит; 
FeCuS2 – медный колчедан, халькопирит. 

● Сульфиды: 
ZnS – цинковая обманка, PbS – свинцовый блеск,  

Cu2S – медный блеск, халькозин. 
● Получение серы, селена, теллура и полония: 
● Получение самородной серы: 
Самородную серу расплавляют перегретым паром (150 oC) и 

выдавливают из-под земли сжатым воздухом. 
●Получение из природных газов: 
1) 2H2S(г) + 3O2(г)изб.воздуха  =  2SO2  + 2H2O (сжигание), 
2) 2H2S(г) + SO2  = 3S↓+ 2H2O (кат:  Al2O3, Fe2O3, ММК), 
2H2S(г) + O2(г) = 2S↓   + 2H2O (неполное сгорание), 
2H2S(р) + H2SO3(р) = 3S↓+ 3H2O, ММК, 
H2S(г)  = S+ H2 (t> 400 oC);   SO2  +  С = СО2  + S↓ (t). 
●Получение  из солей и кислот: 
1) CaSO4 + 4С = 4СО↑ + CaS (t),  2)  CaS + СО2 + H2O = СаСО3 + H2S↑, 
3)  2H2S(г) + O2(г)  = 2S↓ + 2H2O. 
Na2SO3S(p)  + 2H2SO4(k) = 2NaHSO4 + S↓ +  SO2↑+ H2O  (ВМД), 
FeS2(т)  = FeS + S  (t),  2SO2 + H2SeO3 + H2O = 2H2SO4 + Se↓, 
2H2S + Na2SeO3 + 2HCl = 2S↓ + Se↓ + 2NaCl, 
2FeSO4 + H2SeO3 + 2H2SO4 = 2Fe2(SO4)3 + Se↓ + 3H2O, 
2Zn + H2SeO3 + 4HCl = 2ZnCl2 + Se↓ + 3H2O, 
2SnCl2 + H2SeO3 + 4HCl = 2SnCl4 + Se↓ + 3H2O, 
6HI + H2SeO4 = 3I2↓ + Se↓ + 4H2O. 
●Получение из шламов (остатков): 
1) Ag2Sе(т) вшламе+ Na2CO3(т)+ O2 = 2Ag + Na2SеO3 + СO2↑  (650 oC, обжиг), 
Cu2Te(т) вшламе+ Na2CO3(т)+ 2O2 = 2CuO + Na2TeO3 + СO2↑ (650 oC, обжиг), 
2) Na2SеO3(р)+ Na2TeO3(р)+2H2SO4(р)= TeO2

.H2O↓+ Н2SеO3+2Na2SO4 разделение, 
3) Н2SеO3(р) + 2SO2  + H2O  = Sе↓ + 2H2SO4 осаждение, 
4) TeO2

.H2O(т) + 2NaOH(р) = Na2TeO3(р)  + 2H2Oрастворение, 
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5) Na2TeO3(р) + H2O  = Te↓ + 2NaOH(р) + O2↑ (электролиз раствора), 
или Na2TeO3(р) + 2HCl + 2SO2  + H2O = Te↓черный +  2NaCl+ 2H2SO4. 
●Получение термическим разложением: 
РоS= Ро + S   (t,  в вакууме), РоО2  = Ро  +  O2↑ (t,  в вакууме) 
●Получение восстановлением из оксидов и галогенидов: 

РоО2  + 2H2  = Ро  +  2H2O (t),  3РоBr2 + 2NH3 = 3Po + N2 + 6HBr (200 oC) 
● Окислительные свойства S, Se, Te и Po: 

2Al(т)  + 3S(т, расплав)  = Al2S3   (t),    2Na(т)  + S(т, расплав)  = Na2S    (t, ЩМ), 
Me(т) + S(т, расплав)  = MeS + Q     (t, Me = металлы, кроме Au, Pt, Ir), 

H2(г) + S(т)   ↔ H2S(г)   (150–350 oC),   Se + H2  =  H2Se  (400 оС),Te + H2  ≠, 
2S(г)  + С(т)  = СS2   (800–900 oC),  3S(расплав) + 2Ррасплав=  P2S3 (t), 

5S(расплав) + 2Ррасплав= P2S5 (t),   S(избыт)  + Na2SO3(р) =Na2SO3(S)гипосульфит, 
S(избыт)  + K2SO3(т) = K2SO3(S) (t),    S(т)   +  2HI(г)  =  H2S   +  I2,

Se + Na= Na2Se (сплавление, также с Te). 
●Восстановительные свойства S, Se, Te и Po: 

O2(г) + S(т) = SO2(г)  (650 oC), 3S(г)  + SO2(г)  = 2S2O (в тлеющем разряде), 
S(т)+ Cl2(г) = SCl2(ж),    2S(т)+ Cl2(г) = S2Cl2 ,     S2Cl2(ж) + Cl2(г) ↔ SCl2, 

S(т)  + 3F2(г)  = SF6     (загорается),   2S(т)+ Br2(г) = S2Br2(ж)   (t), 
S2Br2(ж)  + 2H2O = 2HBr + H2S2O2 + S2Br2(ж), 

H2S2O2 тиосернистая+S2Br2(ж)  =2HBr +SO2+3S,  S(т) + 4CoF3= 4CoF2+SF4(г) (t), 
2Э(т) + 4NaOH(расплав)  + 3O2(г) = 2Na2ЭO4 + 2H2O  (t, Э = S, Se,Te), 

S(т) + 2H2SO4(к)  = 3SO2↑ + 2H2O  (t),   2S(т)+ H2SeO4(к)  = 2SO2↑ + H2Se↑(t), 
S+2HNO3(р) = H2SO4+2NO↑(t),  S+ 6HNO3(к)= H2SO4 + 6NO2↑+ 2H2O(t), 

Se+4HNO3(к)=H2SeO3+4NO2↑+H2O, 
3Se+4HNO3(р)+H2O = 3H2SeO3+ 4NO↑, 

Те + 4HNO3(к) = H2ТеO3 + 4NO2↑+ H2O    или 
2Те + 8HNO3(к) + HNO3(к) =Te2O3(OH)NO3 оксогидроксонитрат+ 8NO2↑+4H2O, 

Sе(т) + 2KNO3(т)  = К2SеO4   +  2NO↑ (t, сплавление), 
3S(т) + 2KClO3(т)  = 3SO2↑ + 2KCl  (t), 

S8 + 3AsF5=  S8
2+[AsF6]2 + AsF3, в среде HF(ж), 

2S8 + 3SbF5 = S16
2+[SbF6]2 + SbF3,    Te + 2H2O = TeO2 +2H2↑ (100–160 oC), 
Э+ НCl(p)  ≠ ;  Э+H2SO4(p) ≠   (Э= S,  Se), 

Po + 2HCl(p)  = PoCl2 + H2↑;  Po+ H2SO4(p)   = PoSO4 + H2↑, 
Se + O2 = SeO2   (t, также с Te);        Se + Cl2 = SeCl2 (t, также с Te), 

Se  + 2Cl2 + 3H2O = H2SeO3 + 4HCl      (t, также с Te), 
S   +  2KMnO4  =  K2SO4  +  2MnO2        (в щелочной среде)*. 
*Вещество, при помощи которого создается определенная сре-

да, не всегда входит в окончательное уравнение реакции, например, 
реакции, протекающей  в щелочной среде: 

3SO2 + 2КМnО4 + 4КОН = 3K2SO4 + 2МnО2 + 2Н2О   (I), 
S + 2KMnO4 =  K2SO4 + 2MnO2      (II), 
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3H2S + 8КМnО4 = 3K2SO4 + 8МnО2 + 2КОН + 2Н2О   (III). 
Таким образом, вводимые в систему для создания определенной 

среды щелочь или кислота ведут себя подобно воде: она может участ-
вовать в реакции (I), не участвовать в ней  (II) или даже дополнительно 
получаться  в результате реакции (III). 

 
●Окислительно-восстановительная двойственность: 

H2S(г) = H2(г)  +  S(т)   (t>400 oC), 
3Э(т)  + 3H2O ↔ 2H2Э + H2ЭO3      (Э = S, Se,Te, t,  в кипящей воде) ВМД, 
3S(т) + 6NaOH(р)  = 2Na2S + Na2SO3 + 3H2O (кипячение, ЩМ и ЩЗМ)  ВМД, 

3S(т)  + 3Ca(OH)2(р)  = 2CaS + CaSO3 + 3H2O  (кипячение), 
∑ 4S(т)избыток+ 6NaOH(р)  = 2Na2S + Na2SO3(S) + 3H2O  (до 100 оС), 

3Sраспл+ 3K2CO3(т) = 2K2S + K2SO3 +3CO2↑, 
3Se + 6NaOH = Na2SeO3 + 2Na2Se + 3H2O    (t), 
3Te + 6NaOH = Na2TeO3 + 2Na2Te + 3H2O    (t). 

●Водородные соединения 
H2S, H2Sе, H2Те и H2Ро – ковалентные гидриды; H2S (моносуль-

фан) – ядовитый, бесцветный газ с неприятным запахом; очень токси-
чен; водный раствор H2S является слабой кислотой; сила кислот и вос-
становительные свойства в ряду H2S <H2Sе <H2Те увеличиваются;  
H2S имеет угловое строение; характерна sp3-гибридизация атома серы; 
валентный угол в H2S 92о. 

●Возможные пути получения: 
H2(г) + S(г) ↔ H2S↑ (150–350 oC, равновесие сдвинуто вправо), 

S(распл) +парафин + асбест→H2S↑ (t>170 oC),H2 + Se(распл ) ↔ H2Se↑(t), 
Fe2S3(т) + 6H2O = 2Fe(OH)3↓+ 3H2S↑ (t),  

Al2S3(т) + 6H2O=2Al(OH)3↓+3H2S↑, 
MeS(т)  + 2HCl(р) = MeCl2  + H2S↑    (Me = ЩЗМ, Fe, Zn и др.), 

Me2S(р) + 2HCl(р) =2MeCl + H2S↑   (Me = ЩМ), 
Al2Sе3 + 6H2O = 2Al(OH)3↓+ 3H2Sе↑,  FeSе(т) + H2SO4(р) = FeSO4  + H2Sе↑, 
MgSe+ H2SO4(р)= MgSO4  + H2Se↑,   Al2Те3(т) + 6HCl(р) = 2AlCl3 + 3H2Те↑, 

Fe2Te3(т)+ 6HCl = 2FeCl3 + 3H2Te↑. 
●электролизом раствора H2SO4 на телуровом катоде при 20 оС: 

2Те(т)катод + 2H2O = 3H2Те↑+ O2↑. 
●Кислотные свойства H2S [12–15, 25]: 

H2S(р)     ↔   HS-   +  Н+ 
H2S (р, изб) + NaOH(р) = NaHS + H2O,  H2S(р) + 2NaOH(р, изб) = Na2S + 2H2O, 

H2S(р) +  Mе(OH)2 =  MеS(т) + 2H2O,  Ме = ЩЗЭ, 
H2S (р) + СаО(т)  = СаS + H2O,H2S (р) + Са(т)  = СаS  + H2 

H2S (р) + CuSO4(р)  =  СuS + H2SO4, 
2H2S(г) + 4Ag + O2(г)  = 2Ag2S + 2H2O   (почернение). 



 43 

●Растворение слабых оснований в сероводороде 
Рассмотрены вопросы взаимодействия слабых оснований с серово-

дородом. С точки зрения термодинамики показано, что некоторые слабые 
основания растворяются в сероводороде с образованием нерастворимых в 
воде сульфидов, другие сульфиды необратимо гидролизуются. 

Mn(OH)2(т) + H2S  =  MnS(т) + 2H2O,  ∆G= –41 кДж, 
Zn(OH)2(т) + H2S  =  ZnS(т) + 2H2O,  ∆G= –86 кДж, 

Cd(OH)2(т) + H2S  =  CdS(т) + 2H2O,  ∆G= –123 кДж, 
Fe(OH)2(т) + H2S  =  FeS(т) + 2H2O,  ∆G= –54 кДж, 

Cu(OH)2(т) + H2S  =  CuS(т) + 2H2O,  ∆G= –134 кДж, 
Ni(OH)2(т) + H2S  =  NiS(т) + 2H2O,  ∆G= –89 кДж, 
Pb(OH)2(т) + H2S  =  PbS(т) + 2H2O,  ∆G= –88 кДж, 
Co(OH)2(т) + H2S  =  CoS(т) + 2H2O,  ∆G= –67 кДж. 

Произведения растворимости этих сульфидов значительно ни-
же, чем гидроксидов, и они в воде практически не растворяются. Серо-
водород растворяет те гидроксиды, произведение растворимости кото-
рых больше 10-20. Исключением являются те гидроксиды металлов, 
сульфиды которых полностью гидролизуются (Mg(OH)2 , Cr(OH)2): 

MgS(т) + 2H2O    =    Mg(OH)2(т) + H2S↑, 
CrS(т) + 2H2O    =    Cr(OH)2(т) + H2S↑. 

В представленном ряду слабых оснований 
Mg(OH)2  Mn(OH)2 Ni(OH)2 Cd(OH)2 Pb(OH)2 Co(OH)2(т) Fe(OH)2 Cr(OH)2 Zn(OH)2 Cu(OH)2

 6.10-10      1,9.10-13   1,9.10-14    2,2.10-14   1,2.10-15    1,6.10-15        8.10-15      1.10-17      1,2.10-17     2,2.10-20       

 
AuOH //    Ве(OH)2   Hg(OH)2   Sn(OH)2  Cr(OH)3   Al(OH)3    Fe(OH)3 
7.9·10-20         6,3.10-22        3.10-26         1,4.10-27     6,3.10-31      1.10-32         6,3.10-38       
 
с сероводородом могут реагировать только те, которые расположены 
до гидроксида бериллия. Отсюда следует, что в ходе реакции нейтра-
лизации гидроксокомплексов гидроксидов, расположенных до берил-
лия, вначале выпадает осадок гидроксида: 

Na2[Zn(OH)4](р) + H2S = Zn(OН)2↓+ 2NaHS +  2H2O, 
который затем растворяется в избытке H2S с образованием менее рас-
творимого сульфида: 

Zn(OH)2(т) + H2Sизб  =  ZnS(т) + 2H2O. 
Суммарную реакцию можно записать в виде: 

Na2[Zn(OH)4](р) + 3H2Sизб= ZnS↓ + 2NaHS + 4H2O. 
Основания, произведение растворимости которых меньше 10-20, 

не растворяются в сероводороде: 
Sn(OH)2(т) + H2S  ≠  SnS(т) + 2H2O,  ∆G = +244 кДж, 
Be(OH)2(т) + H2S  ≠  BeS(т) + 2H2O,  ∆G= +133 кДж, 

2Al(OH)3(т) + 3H2S  ≠ Al2S3(т) + 6H2O,  ∆G= + 497,5 кДж, 
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2Fe(OH)3(т) + 3H2S  ≠  Fe2S3(т) + 6H2O, 
2Cr(OH)3(т) + 3H2S  ≠  Cr2S3(т) + 6H2O. 

Это значит, что сульфиды MgS, SnS, BeS, CrS, Al2S3, Fe2S3  и 
Cr2S3 необратимо гидролизуются, и в водных растворах они не могут 
быть получены.  

Поэтому представленные основания полностью осаждаются из 
гидроксокомплексов сероводородом за счет реакций нейтрализации: 

3H2S + Na3[Al(OH)6] (р)  = Al(OH)3↓ + 3H2O+ 3NaHS, 
3H2S + Na3[Cr(OH)6] (р)  = Cr(OH)3↓ + 3H2O+ 3NaHS. 

Эти реакции нейтрализации можно представить следующими 
схемами: 

1) диссоциация анионного гидроксокомплекса в растворе: 
[Al(OH)4]-    ↔   Al(OH)3↓ +  ОН-, 

2)  нейтрализация гидроксид-ионов ОН- сероводородом: 
H2Sизб + ОН-  =  HS- +  H2O 

или: 
H2S + 2ОН-  =  S2- +  H2O,     S2- +  H2S   =   2HS-. 

В осадок выпадает Al(OH)3,так как он не растворяется даже в 
избытке H2S: 

H2S + Al(OH)3↓ ≠. 
●Окислительно-восстановительная двойственность: 

H2S(г) =  H2↑  +  S  (400 оС). 
●Восстановительные свойства: 

H2S(р) + H2SO4(к)= S↓+SO2↑+2H2O,   H2S(р) +3H2SO4(к)= 4SO2 + 4H2O, ММК, 
5H2S(г) + 2HIO3(р) = 5S↓+ I2↓+ 6H2O,3H2S (г)+ 4HClO3(р) = 4HCl+3H2SO4, 
H2S(г)+ 2HNO2(р) = S↓+ 2NO↑ + H2O,    H2S(г)+ 2HNO3(к) = S↓+2NO2+ 2H2O, 

H2S(г)+ 8HNO3(к) = H2SO4 + 8NO2+ 4H2O, 
3H2S(г)+ 8HNO3(р) = 3H2SO4 + 8NO+ 4H2O, 

2H2S(г. илир.)  +  SO2(г. илир.)  = 3S↓+ 2H2O↑  (t), ММК, 
H2S(р) + 3SO2(р) = H2S4O6 тетратионовая,  SO2(р)  +  S+ H2O = H2S2O3, 

H2S(р)  +  3SO2(р)  +  S=  H2S5O6 пентатионовая, 
H2S(г) + Br2(г)=2HBr + S↓ (также с Cl2 и I2), 

H2S + Br2= HBr + НSBrтиобромноватистая (в хлороформе), 
H2S(г) + Cl2(г)   = 2HCl  + S↓(быстрее протекает в водном растворе), 

H2S(г) + 4Cl2(г) + 4H2O  = 8HCl  + H2SO4     (в хлорной воде), 
2H2S(г) + 3O2(г) = 2SO2(г) + 2H2O   (t, горение), 
2H2S(г)   +  O2(недостаток)  =  2S↓ +  2H2O (300 oC), 

2H2S(р)     +  O2   =  2S↓+ 2H2O   (в водном растворе), 
H2S (р) +2FeCl3   = 2FeCl2  + S↓  + 2HCl, 

5H2S (г) + 2KMnO4(р) + 3H2SO4(р)  = 2MnSO4 + K2SO4 + 5S↓ + 8H2O, 
3H2S (г)  +  8КМnО4(р)   = 3K2SO4  +  8МnО2  +  2КОН + 2Н2О (в щелоч. среде), 
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3H2S (г) + K2Cr2O7(р) + 4H2SO4(р)  = Cr2(SO4)3 + K2SO4 + 3S↓ + 7H2O, 
H2S (г) + 4PbO2  =4PbO + H2SO4,4H2S (г) + 3PbO2  =3PbS + SO2 + 4H2O. 

● Сульфиды 
●Получение сульфидов: 
● растворимые в воде сульфиды Ме2S образованы: ЩЭ, ЩЗЭ и NH4

+, 
● растворимые в HCl(p) сульфиды: МеS, Me2S3      (Ме = Mn, Fe, 

Zn, Co, Ni, La), 
● растворимые в HNO3 сульфиды: МеS, Me2S3     (Ме = Ag , Cd, 

Cu, Pb, Sn, Bi), 
● растворимые в HNO3 и (NH4)2S(p) сульфиды: Э2S3, ЭS2, Э2S3: 

Э=As, Sb, Sn, Ge, Mo 
2Na(в аммиаке)+ S = Na2S,  Zn + S(расплав) = ZnS, 2As + 3S(т, расплав) = As2S3(t), 
MeO(т) + H2S(г) = MeS + H2O (t),   Me + H2S = MeS + H2↑(t, Ме = металл), 
СаО + H2S = СаS + H2O (t),    2Al(расплав)  + 3H2S(г) = Al2S3↓ + 3H2↑  (t), 

H2S + C2H5ONa = C2H5OH +NaHS,   
Na2S(p) + Pb(NO3)2(p) = PbS↓+2NaNO3,

Me(NO3)2(p) + (NH4)2S = МеS↓+2NH4NO3,  
2AgNO3(p)+ H2S =Ag2S↓+2HNO3, 
CuSO4(p)  + H2S = CuS↓ + H2SO4,       

 2Bi(NO3)3(p) +3H2S(p) = Bi2S3↓+6HNO3, 
Na2SO4(т) + 4C = Na2S + 4CO  (t),CaSO4(т) + C(т) = CaS + 4CO, 

Fe2(SO4)3+ 12C = Fe2S3+ 12CO (t),     Al2(SO4)3+ 12C = Al2S3+ 12CO(t), 
Cr2(SO4)3+ 12C = Cr2S3+ 12CO (t),NiSO4(p) + (NH4)2S = NiS↓+(NH4)2SO4, 

MeCO3(т) +H2S(г)+H2(г)  = МеS + CO↑  + 2H2O  (Ме = ЩЗЭ, 900 oC), 
Co(NO3)2 + (NH4)2S = CoS↓+2NH4NO3,   FeCl2+ (NH4)2S = FeS↓+2NH4Cl, 

ZnCl2(p) + (NH4)2S(p) = ZnS↓ + 2NH4Cl, 
4Ag(т)+ O2+ 2H2S = 2Ag2S↓ + 2H2O,   2Cu(т)+ O2+ 2H2S =2CuS↓+ 2H2O, 

MeSeO3(т)   + 2NH3(г) = MeSe↓ + N2↑+ 3H2O  (800 oC), 
Me(NO3)2(p) + (NH4)2Se(p) = МеSe↓ +  2NH4NO3 (Ме = Zn, Pb, Ni, Co, Sn, Cu), 

Me(NO3)2(p) + H2Sе(г) = МеSe↓ +   2HNO3, 
3FeS + 30HNO3 = 27NO2↑ + 15H2O + Fe2(SO4)3 + Fe(NO3)3,

2CaS(р)  + CaSO3(р)   +6CH3COOH(р) = 3S + 3Ca(CH3COO)2 +3H2O. 
Внимание! Сульфиды  металлов Ba, Ca, Mg, Al, Cr(III), Fe(III) 

не могут быть получены в водных растворах, так как гидролизуются 
полностью. 

●Свойства сульфидов 
●Окисление кислородом при нагревании (обжиг):  

2ZnS +3O2= 2ZnO + 2SO2  (tt),    2BaS + 3O2= 2BaO + 2SO2  (tt), 
2Fe2S3+9O2= 2Fe2O3+ 6SO2  (tt),   2Cr2S3+9O2= 2Cr2O3+ 6SO2  (tt),                        
4FeS2+11O2= 2Fe2O3+ 8SO2  (tt),   SnS2 + 3O2 = SnO2 + 2SO2 (tt). 
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●Окисление кислородом во влажном состоянии при обычной 
температуре или незначительном нагревании: 

MeS + 2O2= MeSO4,   Me2S + 2O2 = Ме2SO4    (Ме = ЩЭ, ЩЗЭ и др.), 
NiS (т)+ 2O2 = NiSO4,   PbS (т) + 2O2 = PbSO4, 

2Me2S (p) + 2O2 + H2O = Me2SO3Sтиосульфаты  + 2MeOH, 
MeS(т) + O2(г) = Me+ SO2    (t, Me = Ag, Hg), 

4NH4НS(p) +O2(г)   = 2(NH4)2S2 дисульфид  + 2H2Oна воздухе. 
●Гидролиз основных сульфидов: 
Сульфиды и гидросульфиды щелочных металлов и аммония рас-

творяются в воде на холоду и подвергаются гидролизу полностью по пер-
вой ступени, а при нагревании – необратимо, создавая щелочную среду: 

S2- + H2O ↔ HS− +ОН−,     HS− + H2O ↔ H2S↑ + OH−     (t), 
K2S + H2O ↔ KHS + KOH,   2CaS+ 2H2O ↔ Ca(HS)2+ Ca(OH)2, 

2Na2S + H2O  + 2O2 = Na2S2O3  +  2NaOH, 
Na2Se + 2H2O = Se+ 2NaOH + H2;     Na2Te + 2H2O = Te+ 2NaOH + H2. 

Сульфиды щелочноземельных металлов в воде не растворяются, 
но подвергаются  гидролизу: 

2СаS(т) + 2H2O = Са(HS)2 + Са(OH)2, 
а при кипячении необратимо протекает вторая ступень гидролиза: 

СаS(т) + 2H2O = Са (OH)2 + H2S↑. 
Большинство сульфидов тяжелых металлов имеют столь низкие 

значения произведения растворимости, что гидролизу не подвергаются 
и разбавленными сильными кислотами не разлагаются. Поэтому при 
пропускании сероводорода такие сульфиды будут выпадать в осадок 
даже из очень кислых растворов. 

Сульфиды ВеS, MgS, CaS, SrS, ВaS  гидролизуются даже на холоду 
полностью по первой ступени, а при нагревании – необратимо. Сульфиды 
CrS, Cr2S3, Al2S3, Fe2S3 необратимо гидролизуются уже на холоду: 

ВеS+ 2H2O = Ве(OH)2↓ + H2S↑,   MgS+ 2H2O = Mg(OH)2↓ + H2S↑, 
CaS+ 2H2O= Ca(OH)2 + H2S↑, ВаS+ 2H2O = Ва(OH)2 + H2S↑, 

CrS+ 2H2O = Cr(OH)2↓ + H2S↑٭,  Cr2S3 + 6H2O =2Cr(OH)3↓ + 3H2S↑, 
SrS+2H2O = Sr(OH)2 + H2S↑(t),   4CrS+10H2O+ O2 = 4Cr(OH)3↓ +4H2S↑٭, 

Al2S3+ 6H2O = 2Al(OH)3↓+3H2S↑,   Fe2S3+ 6H2O = 2Fe(OH)3↓ + 3H2S↑. 
 Необходимо учесть способность соединений железа и хрома٭

(+2) быстро окисляться до соединений (+3) кислородом воздуха: 
Сульфид бериллия, например, медленно гидролизуется холод-

ной водой, а в горячей воде реакция протекает быстро. Такие сульфи-
ды разлагаются разбавленными кислотами с образованием солей и вы-
делением сероводорода: 

SrS (т)   +  2HCl   =  SrCl2   +   H2S↑,      ВеS (т) + 2HCl = ВеCl2  + H2S↑. 
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На основе представленного ряда произведения растворимости 
сульфидов: 

 
можно сделать следующие выводы: 

●Сульфиды (1), произведение растворимости (ПР) которых не 
ниже 10-18, растворяются в разбавленных кислотах на холоде. 

●Сульфиды, ПР которых ниже 10-18, не растворяются в разбав-
ленных кислотах на холоде.  

●При нагревании в разбавленных кислотах растворяются свеже-
осажденные сульфиды (2), ПР которых не ниже 10-21. 

●Свежеосажденные сульфиды (3), произведение растворимости ко-
торых не ниже 10-28, растворяются в сильных концентрированных кислотах.       

●Сульфиды (4), растворимость которых ниже 10-30, не растворяются в 
кислотах, но растворяются в концентрированной азотной кислоте: 

MS + 8HNO3(конц) = MSO4 + 8NO2↑ + 4Н2О. 
Различной растворимостью сульфидов пользуются в аналитиче-

ской химии для разделения катионов различных металлов с помощью 
сероводорода. Так, если на слабокислые растворы солей Ca2 +, Zn2 +и 
Cu2 + подействовать сероводородом, то в осадок выделится CuS (не 
растворяется в кислотах). Первые два катиона останутся в растворе, 
так как их сульфиды растворяются в разбавленных кислотах. Но, если 
к полученному раствору добавить водный раствор аммиака до слабо-
щелочной среды и снова пропустить сероводород, то в осадок выделится 
сульфид цинка:  

ZnCl2 + H2S = ZnS↓ + 2HCl, 
так как HCl нейтрализуется аммиаком: HCl + NH3

 .Н2О = NH4Cl  + Н2О. 
Сульфид кальция при этом не выпадает в осадок, так как гидро-

лизуется. 
Сероводород – слабая кислота, может вытесняться из солей да-

же углекислым газом: 
SrS+  СО2 + H2O  =  SrCО3   +   H2S↑. 

 В избытке SrS образуются гидросульфиды за счет реакции: 
SrS + H2S = Sr(HS)2. 

●Гидролиз кислотных сульфидов: 
SiS2 + 3H2O = H2SiO3↓ + 2H2S↑,  SiS2 + 4H2O = H4SiO4↓ + 2H2S↑, 

P2S5 + 8H2O  = 2H3PO4 + 5H2S↑ ,     pH < 7. 



 48 

●Сульфиды, не растворимые в воде и разбавленных кисло-
тах, но растворимые в HNO3(k), H2O2 и [HNO3(k)+3HCl(k)](ZnS, CuS, 
CdS, PbS, Ag2S): 

PbS(т) + 4H2O2  = PbSO4↓+ 4H2O, 
МеS(т) +  8HNO3(k)  =  МеSO4  + 8NO2 + 4H2O    (Ме = Zn, Pb,Cu), 

3МеS(т) +  8HNO3(р)  =  3МеSO4  + 8NO + 4H2O    (Ме = Zn, Pb,Cu), 
Bi2S3(т) + 8HNO3(p)  = 2Bi(NO3)3↓ + 2NO + 3S↓+ 4H2O, 

3Ag2S(т)  + 8HNO3(k)   +  6HCl(k) = 6AgCl + 8NO + 3H2SO4 + 4H2O  (t), 
3HgS (т)  + 8HNO3(k)   + 6HCl(k) = 3HgCl2  + 8NO + 3H2SO4 + 4H2O    (t), 

HgS (т)  + 8HNO3(k)   + 4HCl(k) = H2[HgCl4] + 8NO2 + H2SO4 + H2O, 
SnS2 + 4Na = 2Na2S + Sn;  NiS +H2   = H2S + Ni (водород в момент выделения). 

●Персульфиды (H2[Sn], n = 2 – 23) 
●Получение: 

Me2S(пл) + S(пл)= Me2S2 (t),   Me2S(пл) + 2S(пл)= Me2S3 (t, Me = ЩM), 
MeS(пл)  + 2S(пл)= MeS3 (t),   MeS(пл) + 3S(пл) = MeS4 (t, Me = ЩЗM), 
(NH4)2S + 2O2 = S↓+ 4H2O + 2NH3;  (NH4)2S  +  nS  =  (NH4)2[Sn]S. 

●Окислительно-восстановительные свойства: 
– окислительная способность: 

Sb2S3 + 2(NH4)2S2 = NH4SbS3 + (NH4)3SbS4, 
Аs2S2 + 2(NH4)2S2 = NH4AsS3 + (NH4)3AsS4,  SnS + (NH4)2S2 = (NH4)2SnS3, 

– восстановительные свойства: 
4FeS2  + 11O2 = 2Fe2O3 + 8SO2↑. 

– окислительно-восстановительная двойственность   (ММД): 
FeS2 + FeS2 = 2S + 2FeS, 

Na2S2 + 5Na2S2 + 12NaOH = 2Na2SO3 + 10Na2S + 6H2O. 
                 [S2]-2  – 10ē   = 2S+4       1,   
                 [S2]-2  + 2ē    = 2S-2        5, 

H2S2(ж) = H2S↑+ S↓,  H2S3(ж) = H2S↑+ 2S↓  (при оу), 
BaSn + H2SO4 = BaSO4↓ + H2Sn,   H2[Sn] – персероводородные кислоты, 
Me2S2 + 2HCl(k) = 2MeCl + H2S2(ж),  Me2S3  + 2HCl(k)  = 2MeCl + H2S3(ж). 

●Аналитические реакции сульфид-иона S2-: 
S2-  +  2H+    =  H2S↑,  запах тухлых яиц: 

Na2S(p) + 2HCl(р) = 2NaCl+ H2S↑,  Na2S(p) + H2SO4(р) = Na2SO4+ H2S↑. 
Сульфид-анион с катионами многих тяжелых металлов образует 

разноцветные осадки: ZnS(белый), CdS(желтый), CuS, PbS, NiS(черный), 
HgS(красный) и др. 

2Ag+ +  S2-  = Ag2S↓черный;   Ag2S + NH3
. H2O ≠,

3Ag2S(т) + 2HNO3(р)+ 6HNO3(р)= 6AgNO3 + 3S↓+ 2NO↑ + 4H2O (t), 
Pb(CH3COO)2(р)+ H2S(г) = PbS↓черный + 2CH3COOH. 

Нитропруссид натрия в щелочном растворе c  S2-  окрашивается 
в красно-фиолетовый цвет. 
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● Диоксиды ЭO2 серы, селена, теллура и полония [12–15, 27] 
SO2 – хорошо растворимый в воде газ с резким запахом; токси-

чен; легко сгущается в жидкость; кислотный оксид; молекула имеет 
угловое строение – 120 о, sp2-гибридизация. 

● Возможные пути получения: 
S+ O2  = SO2 + Q(t =360 оС),  Ро + O2 = РоO2   (t), 

4FeS +7O2(г) = 2Fe2O3 + 4SO2 (t),  2ZnS+ 3O2(г) =2ZnO +2SO2(t), 
4FeS2(т) + 11O2(г) = 2Fe2O3  + 8SO2     (t), 

Na2SO3(р)   + H2SO4(70%р)   = Na2SO4 + SO2 + H2O   (t), 
Ме + 2H2SO4(к)   = МеSO4   + SO2 + 2H2O  (t, Ме = Cu, Hg, Bi, Ag), 

2HBr(р) + 2H2SO4(к) = Br2 + SO2↑+ 2H2O, 
Na2SO3(S) (р)   + H2SO4(k) = Na2SO4  + H2S2O3,

H2S2O3(р)= S↓+ SO2↑+ H2O,   2Na2Se + 3O2 = 2Na2O + 2SeO2   (t), 
2ZnTe + 3O2 = 2ZnO + 2TeO2  (t),  Se + 2NO2  = SeO2  + 2NO  (t),

Te2O3 (OH)NO3 оксогидроксонитрат=   2TeO2   +  HNO3    (t). 
●Окислительно-восстановительные свойства диоксидов ЭO2: 

2SO2(г) + O2(г) ↔ 2SO3 + Q (контактный метод, 400 oC, кат: Pt, V2O5  или Fe2O3), 
SO2(г) + H2O + S = H2S2O3,SO2 + 2Ва = 2ВаО + S, 

2SO2(г) + H2SeO3(т) + H2O =  Se↓  + 2H2SO4, 
2SO2(г) + Na2TeO3(т) + H2O + 2HCl =  Te↓  + 2H2SO4 + 2NaCl, 

SO2(г) + Ме(т)+ H2O= МеSO3+ H2↑   (Ме = активные металлы), 
2SO2(г) + Znводная суспензия   = ZnS2O4   дитионит (гидросульфит) 

ZnS2O4  + Na2CO3(р)+ H2O= Na2S2O4 + Zn(OH)2↓+ CO2↑, 
2Na2S2O4 = Na2S2O3 +Na2S2O5 пиросульфит. 

При нагревании кристаллических гидросульфитов Na или К: 
1) 2NaHSO3(т) = Na2S2O5  + H2O,  2) Na2S2O5  = Na2SO3 + SO2  (100 оС), 

∑2NaHSO3(т) =Na2SO3 + SO2 + H2O. 
2SO2 + 2NaHCO3(кипячение) = Na2S2O5 пиросульфит+ 2CO2 + H2O, 

2SO2(г) +SеO2 = 2SO3+ Sе,SO2(г) + Cl2(р) + 2H2O = H2SO4  + 2HCl, 
SO2 + Cl2 = SO2Cl2٭(свет, влага, уголь), SO2Cl2(ж) +2H2O = H2SO4 + 2HCl, 

SO2(г) + Br2  + 2H2O = H2SO4  + 2HBr,SO2(г) + 2H2(г) = S↓ + 2H2O, 
SO2(г) + I2(р)   + 2H2O  = H2SO4  + 2HI, 

SO2(г) + H2O2(р) = H2SO4, 3SO2(г) + H2S(г) + S = H2S5O6, 
SO2(г) + 2H2S(г) = 3S↓ + 2H2O+ Q(следы воды), 

SO2 + 2CO  = 2CO2↑ + S↓ + Q   (500 оС, кат: Al2O3), 
SO2(г) +2HNO3(k) = H2SO4 + 2NO2↑ (t),   SO2(г) + 2HNO2(p) = H2SO4 + 2NO↑(t), 

2TeO2(т) + HNO3(p) = Te2O3(OH)NO3, 
2TeO2+H2SO4(p) = Te2O3SO4 + H2O;   2TeO2(т) + HСlO4(p)= Te2O3(OH)ClO4, 

TeO2(т) + 6HСl(p) = H2TeCl6  + 2H2O; PoO2(т)  + 2H2SO4(p) =  Po(SO4)2 + 2H2O, 
PoO2(т)  + 4HГ(p) = PoГ4   + 2H2O; PoO2(т)  + 6HГ(p) = H2[PoГ6]+ 2H2O, 

SO2(г) + NO2(г) = SO3  + NO;   SO2(г) + NO2(г)+ H2O = H2SO4 + NO, 
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SO2 + N2O3(г)+ H2O = H2SO4 + 2NO,  SO2(г) + O3(г) = SO3 + O2(оу), 
SO2(г) + Me + H2O = MeSO3  + H2↑   (Me = активные металлы),

5SO2(г) + 2KMnO4(р) + 2H2O = 2H2SO4 + 2MnSO4 + K2SO4, 
3SO2 + 2КМnО4 + 4КОН  =  3K2SO4 + 2МnО2 + 2Н2О, 
4SO2(г)  +  8KOH(расплав)  =  3К2SO4 + К2S  + 4H2O  (t). 

●Возможные пути улавливания SO2(г): 
SO2    + Са(ОН)2  = СаSO3 + H2O,   SO2    + CaCO3  = СаSO3 + CO2↑, 

SO2    + Mg(ОН)2  = MgSO3 + H2O,  SO2    + Na2SO3  + H2O  = 2NaНSO3, 
2SO2 + O2 = 2SO3  (кат. Pt, V2O5, Fe2O3), высокий уровень удаления SO2, 

SO2(г) + 2H2S(г) = 3S↓ + 2H2O,   ММК, 
2SO2(г) + 3СО + 3H2  = 2H2S + 3CO2↑+ H2O,   2H2S(г) + SO2(г)= 3S↓ + 2H2O. 

●Кислотно-основные свойства диоксидов ЭO2: 
SO2(г) + 2NH3  + H2O  =  (NH4)2SO3,     SO2(г) + NH3  + H2O = NH4НSO3, 

(NH4)2SO3 + 2NaOH = Na2SO3 +2NH3
. H2O, 

NH4НSO3  + NaOH = NaНSO3 +2NH3
. H2O. 

TeO2 + H2O ≠,  PoO2 + H2O ≠,  PoO2 + NaOH(р) ≠, SO2 +( BeO, ZnO, Al2O3) ≠, 
SO2  +  H2O =  H2SO3,  SeO2(т)  + H2O= H2SeO3, SO2 + Na2O = Na2SO3, 

ЭO2(изб)  + NaOH(р) = NaHЭO3 (Э = S, Se, Te), 
ЭO2 + 2NaOH(р, изб) = Na2ЭO3 + H2O (Э = S, Se, Te), 

PoO2(т) + 2NaOH(расплав) = Na2PoO3 + H2O (t), 
SO2 + MgO = MgSO3  (Ме = ЩМ, ЩЗМ, Zn), 
2SO2(г) + Na2CO3(р) + H2O = 2NaHSO3   + CO2. 

SO2(г) + Na2CO3(р)=  Na2SO3+  CO2.
Взаимодействие SO2(г) с слабыми основаниями:  

в представленном ряду слабых оснований (указано ПР-произведение 
растворимости) 

  .сульфурил хлористый ٭
Mg(OH)2 Mn(OH)2 Ni(OH)2 Cd(OH)2 Pb(OH)2 Co(OH)2(т) Fe(OH)2 Cr(OH)2 Zn(OH)2  Cu(OH)2
   6.10-10    1,9.10-13    1,9.10-14   2,2.10-14   1,2.10-15     1,6.10-15         8.10-15       1.10-17     1,2.10-17      2,2.10-20       

AuOH    Ве(OH)2    //   Sn(OH)2       Cr(OH)3        Al(OH)3      Fe(OH)3     Со(OH)3
9·10-20     6,3.10-22     //     1,4.10-27         6,3.10-31            1.10-32            6,3.10-38       1,6.10-44 

с сернистой кислотой могут реагировать только те, которые располо-
жены до Sn(OH)2. 

Из представленного ряда следует, что основания правее гид-
роксида бериллия с очень низкими значениями произведения раство-
римости не взаимодействуют с сернистой кислотой: 

Al(OH)3  + SО2    ≠, Cr(OH)3  + SО2    ≠, Sn(OH)2 + SО2    ≠, Fe(OH)3  + SО2    ≠,
поэтому при пропускании углекислого газа через их растворимые гид-
роксокомплексы всегда выделяются гидроксиды: 

Na3[Al(OH)6] (р) + 3SО2(изб)  = Al(OH)3↓+ 3NaHSO3  или 
2Na3[Al(OH)6] (изб) + 3SО2(г)  = 2Al(OH)3↓+ 3Na2SO3 + 3H2O, 
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Na3[Cr(OH)6] (р) + 3SО2(изб)  = Cr(OH)3↓+ 3NaHSO3, 
Na3[Fe(OH)6] (р) + 3SО2(изб)  = Fe(OH)3↓+ 3NaHSO3, 
Na2[Sn(OH)4] (р) + 2SО2(изб)  = Sn(OH)2↓+ 2NaHSO3. 

Эти реакции относятся к реакциям нейтрализации: 
1) происходит очень слабая обратимая диссоциация аниона: 

[Zn(OH)4]2-  ↔ [Zn(OH)3]-  + ОН- , 
2) нейтрализация щелочи: 

SО2  + ОН-  = HSO3
-. 

● Сернистая, селенистая и теллуристая кислоты. 
Сульфиты, селениты и теллуриты 
Сернистая кислота H2SO3 из раствора не выделена, селенистая ки-

слота H2SеO3 – белое кристаллическое вещество, теллуристая кислота 
ТеО2 

. nH2O – выпадает в виде белого осадка;  H2SO3>H2SеO3>ТеО2
.nH2O – 

сила кислот и восстановительные свойства; окислительные – возрастают, 
а затем убывают; из растворов выделены только кислые соли Rb и Сs. 

●Кислотно-основные свойства: 
Сернистый ангидрид SO2 при растворении в воде образует двух-

основную сернистую кислоту H2SO3 средней силы, существующую 
только в разбавленных водных растворах; диссоциирует обратимо со-
ответственно по двум ступеням: 
H2SO3↔ H+ + HSO3

- , K1 = 1,7 . 10-2,  HSO3
- ↔ H+ + SO3

2,   K2 = 6,2 .10-8. 
По первой ступени диссоциации она ведет себя как кислота 

средней силы, а по второй ступени – как слабая кислота. Образует со-
ответственно два ряда солей – сульфиты и гидросульфиты.  Сульфиты 
аммония и щелочных металлов хорошо растворимы в воде, в водных 
растворах гидролизуются по первой ступени по аниону с образованием 
щелочной среды: 

SO3
2- + H2O  ↔  HSO3

- + ОН-, рН>7. 
Сульфиты щелочноземельных и некоторых других металлов 

практически не растворимы в воде.  Из кислых солей в свободном со-
стоянии выделены лишь гидросульфиты щелочных металлов. Осталь-
ные гидросульфиты существуют только в водных растворах.  

Внимание! Водные растворы растворимых гидросульфитов имеют 
не щелочную, а кислую среду, как и дигидрофосфаты, так как констан-
та диссоциации иона HSO3

-  
HSO3

- ↔ H+ + SO3
2,  K = 6,2 . 10-8, рН< 7, 

больше, чем константа гидролиза иона HSO3
-: 

HSO3
-  + H2O  ↔  H2SO3  + OH-, рН> 7, 

Kг= Kw/ K1(H2SO3) = 1∙10-14/1,7∙10-2   = 5,9∙10-13, KHSO3
- >KгHSO3

-. 
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При хранении растворов сернистой кислоты и сульфитов необ-
ходимо исключить доступ воздуха, иначе сернистая кислота, медленно 
поглощая кислород, окисляется до серной. 

В избытке сернистого газа растворимые и нерастворимые сульфи-
ты растворяются как за счет гидролиза сульфит-иона, так и за счет ней-
трализации с образованием растворимого гидросульфита (кислые соли): 

(NH4)2SO3  + Н2O + SO2 = 2(NH4)HSO3, 
Na2SO3(р) + Н2O + SO2 = 2NaHSO3(р), 

СаSО3суспензия + Н2O + SO2 = Са(HSO3)2(р): 
1) SO3

2-  +  H2O  ↔  HSO3
- + ОН-, гидролиз по аниону, 

2) SО2  + ОН-   = HSO3
- , нейтрализация щелочи.  

Образование кислой соли в этих реакциях можно объяснить и с 
точки зрения протонной теории. Сульфит-ион SO3

2- является сильным 
основанием (акцептор протона), так как гидросульфит-ион НSO3

2- – 
очень слабая кислота. Поэтому в кислой среде имеет место реакция 
протолиза – перенос протона от сернистой кислоты, а не от молекул 
воды (см. выше),  к сульфит-ионам: 
SO3

2- + Н2SO3= 2HSO3
-: 1) H2SO3  ↔ H+ + HSO3

- ;  2) SO3
2-  +H+ = HSO3

-. 
Поэтому при избытке сернистого газа можно записать также 

следующие реакции нейтрализации: 
Са(OH)2(р)  +  2SO2(изб)  =  Са(HSO3)2,  NaOH(р)  +  SO2(изб)  =  NaHSO3. 

Образование кислой соли при избытке сернистого газа можно объ-
яснить следующим образом. При введении сернистого газа в раствор ще-
лочи последний оказывается в избытке, поэтому образуется средняя соль: 

2NaOH(р)  +  SO2  =  Na2SO3(р) + Н2O:1) SO2  + Н2O   ↔  H2SO3(р), 
2) 2NaOH(р)изб  + H2SO3(р) = Na2SO3(р) + 2Н2O. 

Если продолжать введение SO2  в раствор, получим: 
Na2SO3(р) + Н2O + SO2 =    2NaHSO3(р). 

Наоборот, если в насыщенный водный раствор сернистого газа 
внести по каплям раствор щелочи, то получим: 

Ва(OH)2(р)  +  2SO2(изб)  =  Ва(HSO3)2. 
Если продолжать введение щелочи в раствор, получим: 

Ва(HSO3)2 + Ва(OH)2(р)  = 2ВаSО3 + 2Н2O. 
Гидросульфиты при легком нагревании вновь превращаются в 

средние сульфиты за счет внутримолекулярного (межионного) кислот-
но-основного взаимодействия: 

Mg(HSO3)2  = MgSО3 + Н2O + SO2↑: 
1) Mg(HSO3)2  = Mg2+  + 2HSO3

-, диссоциация, 
2) HSO3

-  + HSO3
-  = SO3

2-+ Н2O+ SO2↑, кислотно-основная реакция. 
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При дальнейшем нагревании без доступа воздуха сульфиты 
ЩЗМ разлагаются: 

MgSО3  =  MgО  +  SO2↑, 
а сульфиты ЩМ межмолекулярно дисспропорционируют (см. ниже).   

Сульфиты легко разлагаются сильными кислотами с выделением SO2: 
Na2SO3(р) + 2HCl(р) = 2NaCl + SO2↑+ H2O, 
BaSO3(т) + 2HCl(р) = BaCl2 + H2O + SO2↑,

Na2SO3(р) + H2SO4(к)  = Na2SO4 + H2O + SO2↑, 
2NaHSO3 + H2SO4 = Na2SO4+ 2H2O +  2SO2↑. 

●Окислительно-восстановительные свойства: 
Сульфиты и сернистая кислота способны проявлять как восста-

новительные, так и окислительные свойства:  
S+4 –2е =S+6,    S+4 +4е =Sо,   S+4+6е =S2-. 

Сульфиты щелочных металлов диспропорционируют межмоле-
кулярно: 

4Ме2SO3(т) = 3Ме2SO4 + Ме2S (t): 
4Na2SO3(т) = 3Na2SO4 + Na2S, 4K2SO3(т) = 3K2SO4+ K2S (t). 
При нагревании гидросульфитов натрия или калия образуются 

пиросульфиты:  
2KHSO3 = K2S2O5 + H2O, 

что объясняется межионным переносом протона (автопротолиз): 
1) HSO3

-  + HSO3
-  = SO3

2- + SO2↑+Н2O,  2) SO3
2- + SO2 = S2O5

2-, 
4(NH4)2SO3(т)  = 2NH3 + Н2S + 3(NH4)2SO4  (t), или: 

2NH4HSO3  + (NH4)2SO3  = 2(NH4)2SO4 + S + H2O (t, Р), 
2MeHSO3(р)↔ Me2S2O5 дисульфит+ H2O, [- S

+3
-  S

+5
-], МИД↔ ВИК. 

Внимание! Сульфиты и сернистая кислота – относительно хо-
рошие восстановители, окисляются в растворах окислителей до серной 
кислоты и сульфатов соответственно. При нагревании или хранении на 
воздухе сульфиты ЩЗМ легко окисляются до сульфатов: 

2MgSО3 + O2   = 2MgSО4   (t),     2Na2SO3(р) + O2(г)  = 2Na2SO4  (t), 
2NaHSO3(р) + O2(г) = 2NaHSO4  (t),      2H2SO3(р)+ O2(г)= 2H2SO4 (t), 

(NH4)2SO3  + ½O2  = (NH4)2SO4(t),(NH4)HSO3 + ½O2 = NH4HSO4 (t). 
H2SO3(р) + Br2(р) +H2O = 2HBr + H2SO4, 

H2SO3(р)+ Cl2(р)+ H2O=2HCl+H2SO4, 
KHSO3(р) + Cl2(р) + H2O = KHSO4 + 2HCl, 

H2SO3(р)+ I2(р) + H2O = H2SO4 + 2HI, 
KHSO3(р) + I2(р) + H2O = KHSO4 + 2HI, 

Na2SO3(р) +2HCl + I2(р) + H2O = H2SO4 + 2HI + 2NaCl, 
KHSO3(р) + 2Cu(OH)2= KHSO4 + 2CuOH↓желтый+ H2O, или:
KHSO3(р)+ 2Cu(OH)2 свежий= KHSO4 + Cu2O↓красный+ 2H2O, 

NaHSO3(р)+ 2[Ag(NH3)2]OH =  NaHSO4 + 2Ag↓ + 4NH3 + H2O, или: 
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NaHSO3(р)+ 2[Ag(NH3)2]OH + NaOH = Na2SO4 + 2Ag↓ + 4NH3 + 2H2O,
Н2SO3(p) + H2O2(30 %) = H2SO4 + H2O, 
Н2SO3(p) + HClO3(p) = 3H2SO4 + HCl, 

1) 3H2SO3(р)+ HIO3(р) = 3H2SO4 + HI, в первый момент, 
2) HIO3(р) + 5HI(р) = 3I2 + 3H2O, идет медленно, 

3) 3H2SO3(р)+ 3I2 + 3H2O = 3H2SO4 + 6HI, идет быстро. 
Fe2(SO4)3(р) + 2H2O + SO2  = 2FeSO4  + 2H2SO4, 

2FeCl3 + NaHSO3(р) + H2O  = 2FeCl2 + NaHSO4+ 2HCl, 
5SO2 + 2KMnO4 + 2H2O =  K2SO4 + 2MnSO4 + 2H2SO4, 

5Na2SO3(р) +2КMnO4(р) + 3H2SO4(р) = 5Na2SO4 + 2MnSO4 + K2SO4 + 3H2O, 
5NaНSO3(р) +2КMnO4(р) + 3H2SO4(р) = 5NaНSO4 + 2MnSO4 + K2SO4 + 3H2O, 
3Na2SO3(р)+ Na2Cr2O7(р)+ 4H2SO4(р) = 3Na2SO4 + Cr2(SO4)3 + K2SO4 + 4H2O, 

Na2Cr2O7(р) + 3SO2(р)+ H2SO4(р)  = Na2SO4 + Cr2(SO4)3 + H2O. 
Внимание! В растворах восстановителей сульфиты проявляют 

окислительные свойства по схемам межмолекулярной конмутации 
(ММК) и межмолекулярного окисления-восстановления (ММОВ): 
NaHSO3(р)+ 4FeSO4(р) + 3H2SO4(р)  =  2Fe2(SO4)3 + S↓ + 3H2O + NaHSO4, 

NaHSO3(р)+ 4KI + 5H2SO4(р)  =  S↓ + NaHSO4+ 4KHSO4+ 2I2↓+ 3H2O, 
H2SO3(р)+ 2H2S(р)  = 3S↓ + 2H2O, ММК, 

SO2(г) + 2H2S(г) = 3S↓ + 2H2O + Q(в присутствии следов воды, ММК), 
Na2SO3(р)+ 2Na2S(р)  + 3H2O = 3S↓+ 6NaОН, ММК, 

SO2 + 2CO  = 2CO2↑ + S↓ + Q  (500 оС, кат: Al2O3, ММОВ). 
В среде других восстановителей (C, Mg, Al, Zn): 

Na2SO3(т)+ 3C = 3CO↑+ Na2S,Na2SO3(т)+ 3Mg = 3MgO↑+ Na2S, 
2NaHSO3(р) + 2H2SO3(р) + Zn = Na2S2O4 + Zn(HSO3)2 + 2H2O, 

2Na2S2O4(т)дитионит- отбеливатель = Na2SO3(S) + Na2SO3 + SO2↑ (190 oC), 
4Na2S2O4(т)+ 8NaOH(р) = 3Na2S + 5Na2SO4 +4H2O, 
2Na2S2O4(т)+ 4HCl (р) = S+ 3SO2↑ + 4NaCl +2H2O, 

Na2S2O4(p)+Na2Cr2O7(р)+3H2SO4(р) =2Na2SO4 +Cr2(SO4)3+3H2O, 
2H2SO3(р)+ Znсусп.= ZnS2O4 + 2H2O,  

(Н2S2O4 – дитионистая, гидросернистая кислота), 
Na2SO3(т)+ 3C = 3CO↑+ Na2S (t, аналогично с Mg, Al, Zn и др.). 

●Получение сульфитов: 
Средние сульфиты ЩЭ получают взаимодействием водного 

раствора М2СО3 или МОН с SO2, a сульфиты ЩЗЭ – пропусканием 
SO2 через водную суспензию MCO3 или M(OH)2: 

SO2+Na2CO3(р)=Na2SO3+CO2,    2MHSO3+M2CO3 =2M2SO3+H2O+CO2, 
SO2 + 2NaOH(р, изб) = Na2SO3 + H2O,     SO2   + Са(ОН)2  = СаSO3 + H2O, 

SO2 + Mg(ОН)2суспензия= MgSO3+ H2O, SO2 + CaCO3суспензия= СаSO3+CO2↑. 
Ba(OH)2избыток + SO2 = BaSO3 + H2O,    Ba(OH)2 + 2SO2избыток = Ba(HSO3)2. 
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Внимание! Эти реакции характерны для гидроксидов металлов, 
катионы которых не подвергаются гидролизу (Са2+, Sr2+, Ва2+, Ag+), так 
как произведение растворимости сульфитов меньше, чем гидроксидов: 

Са(OH)2(нас.раствор)  +  SO2(г)  =  СаSO3↓+H2O, 
ПР:          5,5.10-6                                                            3,2·10-7 
           Sr(OH)2(нас.раствор)  +  SO2(г)  =  SrSO3↓+H2O, 
ПР:            3.10- 4                                                           4·10-8 

            Ва(OH)2(нас.раствор)  +  SO2(г)  =  ВаSO3↓+H2O, 
ПР:              5.10-3                                                        8·10-7 
             2AgOH  +  SO2(г)  =    Ag2SO3↓+H2O. 
ПР:             5.10-3                                  1,5·10-14 
ПР – произведение растворимости. 
Гидросульфиты получают по реакциям: 

Na2CO3 + H2O + 2SO2 = NaHSO3 + CO2,  NaHCO3+ SO2= NaHSO3+ CO2. 
●Разложение сульфитов: 

МеSO3(т)= МеО + SO2   (t, в вакууме, Ме = ЩЗМ), 
4Ме2SO3 = 3Ме2SO4 + Ме2S  (600 оС, Ме = ЩМ),  ММД, 

4(NH4)2SO3(т) = 2NH3 + Н2S + 3(NH4)2SO4(t),  ММД, 
МНSO3(т) + МНSO3(т) =  МSO3 + SO2  + H2O (t), 

NaНSO3(т) + NaНSO3(т) = Na2SO3 + SO2  + H2O(tt, ММД), 
2KHSO3 = K2S2O5 + H2O(t). 

●Реакции сульфит-иона SO3
2-: 

Йодная и бромная вода, раствор перманганата калия обесцвечи-
ваются в растворах сульфатов: 

Na2SO3(р) + I2(рр)  + H2OpH<7  = Na2SO4  + 2HI, 
Na2SO3(р) + Br2(рр)  + H2O pH<7  = Na2SO4  + 2HBr. 

Разбавленные минеральные кислоты выделяют сернистый газ 
SO2, который обесцвечивает растворы KMnO4, йода и брома: 

Ba2+   +  SO3
2-  = BaSO3↓белый,   BaSO3 + 2HCl= BaCl2 + SO2↑+ H2O, 

2Ag+ + SO3
2-  = Ag2SO3↓белый,   Ag2SO3 + 2HNO3 = 2AgNO3  + SO2↑+ H2O, 

5SO2(г) + 2KMnO4(р) + 2H2O = 2H2SO4 +2MnSO4 + K2SO4, 
SO2(г) + I2(р) + 2H2O = H2SO4+ 2HI,SO2(г) + Br2(р) + 2H2O= H2SO4+ 2HBr, 

Na2SO3(р) + 8HCl(р)  + 3Zn = H2S↑ + 2NaCl + 3ZnCl2  + 3H2O, 
H2S + Pb(CH3COO)2  = PbS↓черный + 2CH3COOH. 

●Кислотно-основные и окислительно-восстановительные 
свойства Н2ЭO3  (Э=Se, Te): 

Н2SeO3(p)   + HClO4(безвод)   = [Se(OH)3]ClO4, 
Н2SeO3(p) + 2NaOH = Na2SeO3 + H2O, 

Na2SeO3(p) + 2AgNO3(p) = Ag2SeO3↓ + 2NaNO3, 
Na2SeO3(p) + BaCl2(p) = BaSeO3↓ + 2NaCl,

Na2SeO3(p) + CuSO4(p) = CuSeO3↓ + Na2SO4, 
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Na2SeO3(p) + Pb(CH3COO)2(p) = PbSeO3↓ + 2NaCH3COO, 
TeO2(т) + 2KOH(p) = K2TeO3 теллурит + H2O, 
TeCl4(т) + (2+x)H2O = TeO2

.xH2O↓ + 4HCl. 
Н2ЭO3(p) + 2SO2(р)+ Н2O= 2Н2SO4 + Э↓, 

Н2ЭO3(p) + H2O2(30 %) = H2ЭO4 + H2O, 
Н2ЭO3(p) + Cl2(p) + H2O = H2ЭO4 + 2HCl, 
Н2ЭO3(p) + Br2(p) + H2O = H2ЭO4 + 2HBr, 

Н2ЭO3(p)
* + HClO3(p) = 3H2ЭO4 + HCl. 

*Молекула Н2TeO3 не существует, существует гидратированный 
диоксид: ТеО2

. nH2O.5H2SeO3(p)+ 2KMnO4(p) + 3H2SO4(p)  = 5H2SeO4 + 
2MnSO4 + K2SO4 + 3H2O. 

●Триоксиды ЭO3 серы, селена, теллура и полония 
SO3 – бесцветная летучая маслянистая жидкость; кислотный оксид; 

сильный окислитель; сильная кислота Льюиса; tпл. = 17 °C, tкип. = 66 °С; на 
воздухе «дымит»; сильно поглощает влагу; хранят в запаянных сосудах; 
sp2-гибридизация атома серы; валентный угол составляет 120о; имеет тре-
угольное плоскостное строение. 

●Возможные пути получения: 
Э + O2 ≠ ЭO3(t), так как разлагаются: 2ЭO3 ↔2ЭO2+O2. 

2SO2(г) + O2(г) ↔ 2SO3 + Q(конт. метод, 500–550 oC, кат: Pt, V2O5 или Fe2O3), 
SO2 + O3 = SO3  + O2 (чистый SO3),  SO2 +NO2 =SO3  + NO, 
CaSO4(т) = CaO + SO3(t),  Al2(SO4)3(т) =Al2O3 + 3SO3   (t), 

Fe2(SO4)3(т) =Fe2O3 + 3SO3(t)CuSO4(т) = CuO + SO3(t), 
M2S2O7(т)дисульфаты= M2SO4  +  SO3      (t >300 оС, Ме = ЩМ), 
SO3(ж)+ K2SeO4 = K2SO4 + SeO3, 2SeO2(г) + O2(г)  = 2SeO3, 

H6TeO6  = TeO3  + 3H2O (350 оС). 
●Кислотно-основные и окислительные свойства ЭO3: 
SO3(г) + H2O = H2SO4 + 90 кДж/моль; плохо поглощается водой; 

образуется туман. 
Олеум! Олеум – раствор SO3 в 100 % серной кислоте, смесь по-

лисерных (пиросерные) кислот: 
nSO3(г)  + H2SO4(к)  = H2SO4

. nSO3: 
1. SO3(г)  + H2SO4(к)  = H2S2O7,  дисерная, 

2. 2SO3(г)  + H2SO4(к)  = H2S3O10 , трисерная, 
3. 3SO3(г)  + H2SO4(к)  = H2S4O13 , тетрасерная. 

SO3(г)изб+ NaOH(р) = NaHSO4,   SO3(г)  + 2NaOH(р)изб = Na2SO4  + H2O, 
2SO3(г)изб+ Ca(OH)2(р) = Ca(HSO4)2,   SO3 + Ca(OH)2(р)изб= CaSO4↓+ H2O, 
2SO3(г)изб+ Mg(OH)2= Mg(HSO4)2,  SO3 + Mg(OH)2(р)изб= MgSO4+ H2O, 

3SO3(г)изб+ Al(OH)3=Al(HSO4)3,  3SO3 +2Al(OH)3(р)изб= Al2(SO4)3+ 3H2O, 
SO3(г) + Na2O = Na2SO4,  SO3(г) + CaO = CaSO4, 3SO3 +Fe2O3= Fe2(SO4)3. 

SO3(г)  + HCl(г) = HO(Cl)SO2(ж) хлорсульфоновая   (слабое нагревание), 
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HO(Cl)SO2(ж) + H2O = H2SO4  + HCl, 
SO3(г)  + HF(г) = HO(F)SO2(ж) фторсульфоновая    (слабое нагревание), 

HO(F)SO2(ж) + H2O = H2SO4  + HF, 
TeO3(т) + H2O ≠  нет реакции,  TeO3(т)+ 6NaOH(р) = Na6TeO6  + 3H2O. 

SO3(г)  + 2HCl(г)= SO2 + Cl2 + H2O  (t), SO3(г) +2HBr= SO2+ Br2 + H2O(0 oC), 
SO3(г) + 8HI = H2S + 4I2 + 3H2O (0 oC),  3SO3(г)  + H2S(г) = 4SO2(г) + H2O, 

SO3(г)  +  2KI(р)  = K2SO3  + I2,    2SO3(г)  +  С(т) = 2SO2↑+ СO2↑, 
10SO3(г)+ P4(т)= P4O10+ 10SO2↑,  2SO3(г)сухой+  Sпорошок=  S2O3(т), 

2S2O3(т) = 3SO2↑ + S↓(22 оС), S2O3  + H2O = S↓ + H2SO4,
SO3(г) + Mg(т) = MgO + SO2, SO3(г)+ ЭF3(т) = ЭF3(SO3)  (Э = Sb, As), 

11nSO3  +  С12H22O11 = 12C + 11H2O . nSO3, 
2SO3(г)= 2SO2(г) + O2(г)  (t> 450 0С), 2SеO3(т) = 2SеO2(т) + O2 (t>185 оС), 

H2SеO4  = SеO3(т) + H2O (150 оС, P2O5),  SеO3(т) + H2O = H2SеO4, 
SеO3(т) + 2HCl(г) = H2SеO3 + Cl2 (0 оС), 5SеO3(т)+ 2P(г)= P2O5 + 5SеO2. 

●Серная, селеновая и теллуровая кислоты, сульфаты, селе-
наты и теллураты 

H2SO4 и H2SеO4 – сильные двухосновные кислоты; H6TeO6 – слабая-
двухосновная кислота; окислительная способность H2SеO4>H6TeO6 >H2SO4
убывает; H2SO4(безвод) – вязкая маслянистая жидкость без запаха и цве-
та; водный раствор – сильная кислота по первой ступени диссоциа-
ции, средняя – по второй ступени диссоциации; в концентрированном 
виде – сильный окислитель, а в разбавленном – слабый окислитель; 
tплH2SO4(безвод)  = 10,4 oC, ρ =1,84г/мл, tкип= 338 oС, ε0  = 100, sp3-гибри-
дизация атома серы, валентный угол 109o5´. 

●Возможные пути получения H2SO4 
Контактный способ: 
Получают по схеме: S или FeS2, или FeS → SO2 → SO3 → олеум 

→ nH2SO4: 
I. Обжиг пирита: 4FeS2 + 11O2 = 2Fe2O3+ 8SO2 +Q, ∆Н=–853,8 кДж⁄моль: 
1) метод «кипящего слоя»,  2) 800–900 °С, отвод лишнего тепла, 

принцип теплообмена, 
3) увеличение концентрации кислорода в воздухе. 
SO2(г)  + H2SO4(p) → очистка  SO2   от примесей при 300 oC, 
II. 2SO2(г)  + O2(г)  ↔ 2SO3(г)  + Q: 
1) контактный аппарат, 2) 500–550 °С, теплообмен, 3) катализа-

тор (V2O5 +K2O), давление, циркуляция. 
III. Получение олеума: nSO3(г)  + H2SO4(к)  = H2SO4 

. nSO3: 
1) поглотительная башня, 2) концентрированная серная кислота. 



 58 

Получение кислоты необходимой концентрации из олеума по-
требителем:                      

H2SO4
. nSO3  + nH2O = (n+1)H2SO4:  H2S2O7(ж)   + H2O = 2H2SO4(ж), 

H2S3O10(ж)  + 2H2O = 3H2SO4(ж); H2S4O13 (ж)   + 3H2O = 4H2SO4(ж). 
Нитрозный (башенный) способ (не используется): 
I. Обжиг пирита: 

4FeS2(т) + 11O2(г) = 2Fe2O3  + 8SO2  + Q (800–900 оС). 
II. Окисление SO2 нитрозным газом: 

1) 2SO2(г) + NO + NO2 + H2O = 2[NO][HSO4]٭, 
2) SO2(г) + 2[NO][HSO4] + 2H2O  = 3H2SO4  + 2NO,

∑ SO2(г)   + NO2 + H2O = H2SO4  + NO. 
-гидросульфат нитрозония, нитроза, нитрозилсер – [HSO4][NO]٭

ная кислота. 
Механизм реакции окисления SO2   можно представить так: 

1) 2SO2(г) + 3NO2 + H2O = 2[NO][HSO4] + NO, 
2) 2[NO][HSO4]  + H2O = 2H2SO4  + NO + NO2. 

Лабораторные способы: 
SO2Cl2 + 2H2O = H2SO4 + 2HCl,     SF6(г)  + 4H2O  = H2SO4 + 6HF, 

3SO2 + 2HNO3(р)+2H2O =3H2SO4+2NO,  3H2S+ HClO3(р)=3H2SO4+4HCl, 
S(т)  + 3Cl2(г)  + 4H2O = H2SO4 + 6HCl. 

Способ алхимиков (середина XVIII века):  
1) 4FeS2 +  9O2 + 2H2O= 4Fe(OH)SO4, 

2) 2Fe(OH)SO4  = Fe2O3 + SO3 + H2SO4   (прокаливание). 
Из природного сульфата кальция: 

CaSO4 + C = CO↑ + CaO+ SO2↑ (1500 оС). 
При этом SO2  улавливают так: 

(NH4)2SO3 + SO2  + H2O  ↔2NH4HSO3   (холод). 
●Возможные пути получения селеновой кислоты H2SеO4: 

SеO3(ж)  + H2O = H2SеO4(ж),  Sе(т) + 2НNO3(к)  = Н2SеO4   +  2NO↑, 
5К2SеO3 + 2KMnO4(p) + 8H2SO4(p)  = 5К2SеO4  + 6К2SO4  + 2MnSO4 + 8H2O, 

BaSeO4 + H2SO4= BaSO4↓ + H2SеO4,  Н2SeO3+ H2O2(30 %)= H2SeO4 + H2O, 
Н2SeO3(p) + Г2(p) + H2O = H2SeO4 + 2HГ (Г= Cl, Br), 

Н2SeO3(p) + HClO3(p) = 3H2SeO4 + HCl. 
●Возможные пути получения теллуровой кислоты H6TeO6: 

Te(т) + HClO3(к) + 3H2O = H6TeO6 + HCl  или: 
5Te(т) + 6HClO3(p) + 12H2O = 5H6TeO6 + 3Cl2, 

5TeO2 + 2KMnO4(p) + 6НNO3(р) + 12H2O = 5H6TeO6 + 2КNO3+ 2Mn(NO3)2,
BaTeO4 + H2SO4(p)+ 2H2O = BaSO4↓ + H6TeO6. 

●Кислотно-основные свойства H2SO4: 
Серная кислота сильна по первой ступени диссоциации (протолиз): 

H2SO4 = H+ + HSO4
-  или  H2SO4+ H2O= H3O+ + HSO4

-, 
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однако является кислотой средней силы по второй ступени диссоциации: 
HSO4

-↔H+ + SO4
2-  или  HSO4

-+ H2O↔H3O+ + SO4
2-. 

За счет обратимости второй ступени, даже при бесконечном 
разбавлении раствора избавиться от анионов HSO4

- не удается.  
Протолитические рекции в безводной кислоте: 

H2SO4(безвод) + H2SO4(безвод)  ↔ H3SO4
+ + HSO4

-(автопротолиз), 
H3SO4

+ + HSO4
- = H2S2O7 + H2O(конденсация) , 

H2S2O7 + H2O ↔  HS2O7
-  + H3O+(протолиз- диссоциация). 

Протолитические рекции в смеси кислот: 
2H2SO4(безвод) + НNO3(дымящая) ↔ 2HSO4

- + NO2
+  + H3O+, 

2H2SO4(безвод) + H3РO4(безвод) ↔ 2HSO4
- + H3O+ + H2РO3

+, 
H2SO4(безвод) + HClO4(безвод) ↔ H3SO4

+ + ClO4
-. 

Имеет место термическая диссоциация: 
H2SO4(безвод) ↔SO3  + H2O. 

2NaOH(р) + H2SO4(р)  = Na2SO4 + 2H2O, NaOH(р)+ H2SO4 = NaHSO4 + H2O, 
Na2SO4(р)  + H2SO4(к)  ↔ 2NaHSO4,  Mg(OH)2 + H2SO4(р) = MgSO4 + 2H2O, 
2Al(OH)3+ 3H2SO4 = Al2(SO4)3+ 6H2O.  Al2O3+3H2SO4 =Al2(SO4)3+3H2O,

BaO + H2SO4(р) = BaSO4 + H2O,    ZnO + H2SO4(р) = ZnSO4 + H2O, 
CuO + H2SO4(р) = CuSO4 + H2O,   Cu2O + H2SO4(р) = Cu2SO4 + H2O, 

Ме2O3(т) + 3H2SO4(р) = Ме2(SO4)3 + 3H2O (Ме = большинство металлов), 
Fe3O4(т) + 4H2SO4(р) = Fe2(SO4)3  + FeSO4  + 4H2O, 

Na2СO3(р) +H2SO4(р)=Na2SO4+ СO2 +H2O, 
Na2S(р) +H2SO4(р) ↔Na2SO4+ H2S, 

2Na3PO4(р) + 3H2SO4(р) ↔3Na2SO4+  2H3PO4,
Na2HPO4(р) +H2SO4(р) ↔Na2SO4+  H3PO4, 

2NaH2PO4(р) +H2SO4(р) ↔Na2SO4+  2H3PO4. 
2Mg(OH)Cl + H2SO4(р) = MgSO4 + MgCl2+ 2H2O, 

2Al(OH)SO4 + H2SO4(р) = Al2(SO4)3+2H2O. 
2Na3[Al(OH)6] (р) + 6H2SO4(изб) = Al2(SO4)3+ 3Na2SO4+ 12H2O, 
Na3[Al(OH)6] (изб) + 3H2SO4(р)= Al(OH)3↓+ 3NaНSO4+ 3H2O, 

Na2[Zn(OH)4] (изб) + H2SO4(р)= Zn(OH)2↓+ Na2SO4+ 2H2O, 
Na2[Zn(OH)4] (р) + 3H2SO4(изб)= ZnSO4+ 2NaНSO4+ 4H2O, 

2NaAlO2  + 4H2SO4(р) = Na2SO4 + Al2(SO4)3+ 4H2O, 
Na2ZnO2+ 2H2SO4(р) = Na2SO4 + ZnSO4+ 2H2O. 

●Окислительно-восстановительная двойственность H2SO4: 
3H2SO4(безвод)   = 2SO2↑ + SO3↑ + O2↑+ 3H2O↑   (338 oС), 

2H2SO4(безвод)   = 2SO2↑ + O2↑+ 2H2O↑  (500 oС). 
●Окислительные свойства разбавленной H2SO4: 
Внимание! Реагирует только с металлами до водорода в ряду СЭП: 

Ме (т)  + H2SO4(р) = МеSO4 + H2(г),H2SO4(р)  + Pb  ≠, 
Ме (т) + H2SO4(р)   ≠ ,  Ме  = Bi, Hg, Cu, Ag и др. 
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Внимание! Металлы с переменной валентностью окисляются только 
до низших степеней окисления: Fe0 → Fe2+, Co0 → Co2+, Cr0 → Cr2+, 
Mn0 → Mn2+, так как выделяется атомарный водород-восстановитель: 

Fe+ H2SO4(р) = FeSO4 + H2(г),Cr+ H2SO4(р) = CrSO4 + H2(г). 
●Окислительные свойства концентрированной H2SO4: 
 Металлы с переменной валентностью окисляются до более вы-

соких степеней окисления: Fe0 → Fe3+, Cr0 → Cr3+, Sn0 → Sn4+. Но  Pb  
окисляется до Pb+2.  

 Внимание! Активные металлы в ряду напряжений до алюми-
ния включительно восстанавливают H2SO4(конц.) до H2S: 

8Li + 5H2SO4(конц.) = 4Li2SO4 + 4H2O + H2S↑, 
8Na + 5H2SO4 = H2S + 4Na2SO4 + 4H2O, 

4Mg + 5H2SO4(конц.) = 4MgSO4 + 4H2O + H2S↑, 
8Al + 15H2SO4(конц.)  = 4Al2(SO4)3 + 12H2O + 3H2S↑(t). 

При других условиях (умеренная концентрация и температура): 
ЩМиЩЗМ + H2SO4(к) = H2S или S, или SO2 , 

Mg + H2SO4(к) + H2SO4(к)  = MgSO4 + SO2↑  + 2H2O, 
3Mg + H2SO4(к)+ 3H2SO4(к)= 3MgSO4+ S↓+ 4H2O, 

2Al + 3H2SO4(к) + 3H2SO4(к)  = Al2(SO4)3 + 3SO2↑  + 6H2O, 
2Al + H2SO4(к) + 3H2SO4(к)  = Al2(SO4)3 + S↓ + 4H2O. 

Внимание! Металлы между алюминием и железом в ряду на-
пряжений металлов (металлы средней активности) восстанавливают 
кислоту умеренной концентрации до S: 

2Cr + 4H2SO4(конц.)  = Cr2(SO4)3 + 4H2O + S↓(t), 
3Zn + 4H2SO4(конц.) = 3ZnSO4 + 4H2O + S↓. 

При других условиях (концентрация и температура) кислота 
восстанавливается до SO2: 

Zn + H2SO4(к) + H2SO4(к)  = ZnSO4  + SO2↑  + 2H2O, 
4Zn  + H2SO4(к) + 4H2SO4(к)  = 4ZnSO4  + H2S↑ + 4H2O, 

2Cr + 3H2SO4(к) + 3H2SO4(к)  = Cr2(SO4)3 + 3SO2↑  + 6H2O. 
Внимание! Все металлы, начиная с железа в ряду напряжений (кро-

ме Au, Ru, Os, Rh, Ir, Pt), восстанавливают серную кислоту только до SO2: 
2Fe + 3H2SO4(к) + 3H2SO4(к)  = Fe2(SO4)3 + 3SO2↑  + 6H2O  (t), 

Sn  + H2SO4(ум.к) + H2SO4 = SnSO4+ SO2↑ + 2Н2О(t), 
Sn  + 2H2SO4(гор.к) + 2H2SO4 = Sn(SO4)2+ 2SO2↑ + 4Н2О(t), 

Ме(т) + H2SO4(к)+ H2SO4(k)= МеSO4 + SO2↑ +2H2O,   
(Ме = Sb, Bi, Cu, Ag, Hg). 

1) Cu + H2SO4(к) = CuO + SO2↑ + H2O, 2) CuO + H2SO4(к)= CuSO4 + H2O: 
∑ Cu + H2SO4(k) +  H2SO4(k) = CuSO4 + SO2↑ + 2H2O, 

2Ag + H2SO4(конц.) + H2SO4(конц.) = Ag2SO4 + 2H2O + SO2↑. 
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Металлы Fe, Al, Cr, Co, Ni, Ba + H2SO4(к) ≠ на холоде пассиви-
руются, а Au, Ru, Os, Rh, Ir, Pt, Ta + H2SO4(к) ≠ не растворяются ни при
каких условиях. 

Внимание! H2SO4(к) окисляет некоторые неметаллы до макси-
мальной (высшей) степени окисления: 

C + 2H2SO4(конц.) = CO2↑ + 2H2O + 2SO2↑,
2P + 5H2SO4(конц) = 2H3PO4 + 2H2O + 5SO2↑, 

2B + 3H2SO4(конц) → 2H3BO3 + 3SO2↑, 
S + 2H2SO4(к) = 3SO2↑+ 2H2O (ММК). 

Внимание! Окисляет галогениды и галогеноводороды (кроме 
хлоридов, фторидов, хлороводорода и фтороводорода). Йодиды и HI 
являются более cильными восстановителями, чем бромиды и HBr: 

2HBr(р)+ H2SO4(к) = Br2↓+ SO2↑+ 2H2O,   8HI(р)+ H2SO4(к)= 4I2↓+ H2S↑+4H2O, 
2H2SO4(конц.) + 2NaBr = Na2SO4 + 2H2O + SO2↑ + Br2, 
5H2SO4(конц.) + 8NaI = 4Na2SO4 + 4H2O + H2S↑ + 4I2↓, 

H2SO4(конц.) + 8HI = 4H2O + H2S↑ + 4I2↓. 
CaCl2 +2H2SO4(к)= Ca(HSO4)2+2HCl↑,  NaCl+H2SO4(к)= NaHSO4+HCl↑, 

CaF2 + H2SO4(к) = CaSO4 + 2HF↑,HCl(г)  + H2SO4(к)   ≠,  HF(г)  + H2SO4(к)   ≠. 
H2SO4(конц.) + Cl2≠,    H2SO4(к) + 2F2(г)  = 2HF + О2  + SO2F2   (t). 

H2SO4(к) + 2NО2(г)    = NОHSO4  + HNO3, 
2H2SO4(к) + N2О3(г)    = 2NОHSO4 гидросульфат нитрозония  + H2O: 

NОHSO4  + H2O ↔ H2SO4(к) + HNO2, 
2NОHSO4  + H2O = 2H2SO4(к) + NO2↑+ NO↑. 
Na2SO4(к) + 2F2(г) = 2NaF + О2↑+ SO2F2 (t), 

Na2SO4(р)+ BaCl2(р)= BaSO4 +2NaCl, 
CaS(т)  + 2О2  = CaSO4,  4C(т) + Na2SO4(т) = 4CO + Na2S (сплавление). 

H2SO4(к)  обладает водоотнимающим свойством. Это позволяет 
использовать ее для осушения веществ в качестве катализатора в реак-
циях, в которых отщепляется вода (дегидратация и этерификация): 

H3C–COOH + HO–CH3 → H3C–C(O)–O–CH3 + H2O, t<140o. 
H3C–CH2–OH → H2C=CH2 + H2O.t1 >140 oC. 

●Кислотно-основные и окислительные свойства H2SеO4, се-
ленаты: 

2H2SeO4(расплав) = 2H2SeO3+ О2↑(t),  2H2SeO4(т)   = 2SeO2 + 2H2O  (t1 >t), 
H2SeO4(к) + 2HCl(p.)  = Cl2↑ +H2SeO3 + H2O, 

H2SeO4(к) + 2МеГ(p) = Г2↑ +МеSeO3 + H2O (Ме = ЩМ, ЩЗМ, Г= Cl, Br, I), 
2Au(т) + 3H2SeO4(к)  + 8HCl = 2H[AuCl4] + 3SeO2 + 6H2O, 

Pt(т) + 2H2SeO4(к) + 6HCl = H2[PtCl6] + 2SeO2 + 2H2O, 
2Au(т) + 3H2SeO4(к)  + 3H2SeO4  = Au2(SeO4)3 + 3SeO2 + 6H2O (t), 
2Au(т) + 3H2SeO4(к)  + 3H2SeO4  = Au2(SeO4)3 + 3H2SeO3 + 3H2O, 
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2Ag(т) + H2SeO4(к.) + H2SeO4  = Ag2SeO4 + SeO2 + 2H2O (t), 
2Ag(т) + H2SeO4(к.) + H2SeO4  = Ag2SeO4 + H2SeO3 + H2O, 

Pt(т) + H2SeO4(к.)   ≠,  K2Seрасплав + 4KNO3 расплав = K2SeO4 + 4КNO2. 
Se + 3Cl2(г) + 2NaOH(p) + 2H2O = Na2SeO4 + 6HCl, 

SeO2 расплав + К2О2 расплав = K2SeO4,     2СаSeO4(т) = 2СаSeO3(т) + O2↑(t), 
Na2SeO4(p) + AgNO3(p) = Ag2SeO4 + 2NaNO3, 

K2SeO4(p) + BaCl2(p) = BaSeO4 + 2KCl, 
Na2SeO4(p) + Pb(CH3COO)2(p) =  PbSeO4 + 2CH3COONa. 

●Кислотно-основные и окислительные свойства ортотеллу-
ровой кислоты H6TeO6(т): 

H6TeO6(р) + NaOH(р)  = NaH5TeO6+ H2O, 
H6TeO6(р)  + 2NaOH(р) = Na2H4TeO6+ 2H2O, 
2Na2H4TeO6 = 2Na2TeO3+ O2↑+ 4H2O (t), 

H6TeO6(р)  + Na2CO3(р) = Na2H4TeO6+ CO2↑+ H2O, 
H6TeO6(расплав) + 6NaOH(расплав) = Na6TeO6+ 6H2O: 

Na6TeO6+ 4H2O = Na2H4TeO6 + 4NaOH. 
H6TeO6(т) = H2TeO4  + 2H2O (160 оС),   H6TeO6(т) = TeO3  + 3H2O   (200 оС), 

2H6TeO6(т) = 2TeO2  + O2↑+  6H2O   (t > 400 оС). 
●Разложение сульфатов, гидросульфатов и пиросульфатов: 

2CaSO4(т)  = 2CaO + 2SO2↑ + O2↑   (800 оС),
2FeSO4(т)  = Fe2O3 + SO3↑ + SO2↑    (800 оС), 

2Fe2(SO4)3(т)    = 2Fe2O3 +  6SO2↑ + 3O2↑   (600 оС), 
3MnSO4(т)    = Mn3O4 +  3SO2↑ + O2↑ (850 оС), 

2PbSO4 = 2PbO+  2SO2↑ + O2↑(1170 оС),  Ag2SO4 = 2Ag + SO2↑ + O2↑ (t), 
Al2(SO4)3(т)  = Al2O3 + 3SO3    (450 оС),   2SO3(г)= 2SO2(г) + O2(г)  (t> 450 оС), 

∑2Al2(SO4)3(т)  = 2Al2O3 + 6SO2(г) + 3O2(г)     (770 оС), 
CuSO4(т)  = CuO + SO3   (450 оС),   2SO3(г)  = 2SO2(г) + O2(г)    (t> 450 оС), 

∑2CuSO4(т)  = 2CuO  + 2SO2(г) + O2(г)    (650 оС), 
HgSO4(т)  = Hg + SO2 + O2    (tt). 

Ме2SO4(т)  → не разлагаются  (Ме = ЩМ). 
2MеHSO4(т)  = Mе2S2O7 дисульфаты + H2O (150–200 оС): 

Mе2S2O7(т)   = Mе2SO4  +  SO3    (t >300 оС) 
Mе2S2O7(т)  +  H2O = 2MеНSO4     (Mе = ЩМ) 

CuSO4
.5H2O, 105 оС→CuSO4

.3H2O, 150 оС→CuSO4
.H2O, 250 оС→CuSO4 . 

FeSO4
.7H2O,  64 оС→FeSO4

.H2O,  300 оС→Fe2O(SO4)2,  700оС→ Fe2O3+SO2↑+O2↑. 
●Реакции сульфат-иона SO4

2-: 
Ba2+ +  SO4

2-  = BaSO4↓белый,  BaSO4 + (H2SO4, HCl, HNО3) ≠ . 
● Пероксодисерная (надсерная) кислота H2S2O8(т)[HО–SO2–О–

О–SO2–ОН], пероксодисульфаты (персульфаты) – сильные окислители. 
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●Получение H2S2O8: 
●Электролизом 50 %-ного раствора  серной кислоты: 
1) диссоциация: H2SO4 = Н+ + HSO4

-; 
2) электролиз: 
катод:  2Н+  + 2ē =  H2

о↑                1 
анод:  2HSO4

-  –2ē  =  H2S2O8            1, 
∑ 2HSO4

- + 2Н+ = H2
о↑ + H2S2O8  или  ∑ 2H2SO4  = H2↑  +  H2S2O8. 

●Получение надсерной кислоты К2S2O8: 
●Электролизом раствора КHSO4  без диафрагмы: 
1) КHSO4  = К+ + HSO4

- ;  2) электродные процессы: 
катод:  2H2O + 2ē = H2

о ↑+ 2OH-       1 
анод:   2HSO4

-   -2ē  = H2S2O8                 1 

∑ 2HSO4
-  + 2H2O=  H2↑ + H2S2O8+ 2OH-    или 

∑  2КHSO4 + 2H2O=  H2↑ + H2S2O8+ 2КOH, 
3) H2S2O8+ 2КOH = К2S2O8↓+ 2H2O, ∑2КHSO4 = К2S2O8↓ + H2↑. 
●Кислотно-основные и окислительные свойства H2S2O8 и ее солей: 

H2S2O8 (р) + H2O = H2SO4  + H2SO5     (1, быстро), 
H2SO5 + H2O ↔ H2SO4  + H2O2     (2, медленно), 

∑ H2S2O8(т) + 2H2O = 2H2SO4  + H2O2. 
H2S2O8(т) + H2O2(к) = 2H2SO5(т),  мононадсерная кислота, 

2KOH(p)  + H2S2O8(p) = K2S2O8↓ + 2H2O,  2K2S2O8(т) = 2K2S2O7(т) + O2   (t), 
2MnSO4(p) + 5(NH4)2S2O8 + 8H2O = 2HMnO4↓ +5(NH4)2SO4 + 7Н2SO4, 
2MnSO4(p) + 5К2S2O8 + 8H2O = 2КMnO4 + 4К2SO4 + 8Н2SO4 (кат: Ag+), 

6FeSO4(p)  +  3(NH4)2S2O8 = 3Fe2 (SO4)3 + 3(NH4)2SO4, 
2CoCl2(p)  + K2S2O8(p)  + 6KOH(p) = 2Co(OH)3↓ + 2KHSO4 + 4KCl, 

2Ag + H2S2O8(p) = Ag2SO4 + H2SO4, 
2(NH4)2S2O8 + 2H2O = O2 + 2(NH4)2SO4 + 2H2SO4,  ВМД, 

(NH4)2S2O8 + 2Ag = Ag2SO4 + (NH4)2SO4. 
●Пероксомоносерная кислота (мононадсерная кислота) 
H2SO5  или H2S+6O3

2-O2
-, одноосновная кислота Каро 

H2O2(безвод)+ HOS+6O2Cl(р) хлорсульфоновая  = H2SO5  + HCl, 
K2S2O8(т) + H2O + H2SO4(к) = H2SO5 + 2KHSO4  или 

K2S2O8(т) + H2O  = H2SO5 + K2SO4  (в присутствии H2SO4(к)), 
KHSO5(т) = O2 + 2KHSO4, H2SO5(т)+ H2O= H2SO4+H2O2, H2SO5 + КMnO4 ≠ . 

●Галогенсульфоновые кислоты HOS+6O2Г или HSO3Г 
HOSO2F(ж), [SO2(OH)F+SO3] и [SO2(OH)F+SbF5] –  

самые сильные  кислоты из всех известных. 
НГ(г)+SO3 = S+6O2(OH)Г (галогенсульфоновые кислоты, Г= F, Cl, Br), 

SO3(г)  + HCl(г) = SO2(OH)Cl(ж),   SO3(г)  + HF(г)  = SO2(OH)F(ж), 
SO2(OH)F(ж) + H2O ↔ HF + H2SO4, 

SO2(OH)F(ж)  + KClO4  = KHSO4 + ClO3Fфторхлортриоксид. 
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SO3(в жидком SO2)  + HBr(сухой) = SO2(OH)Br(т) бромсульфоновая кислота (–35 oC), 
2SO2(OH)Br(плав)  = H2SO4 + SO2 + Br2  (–7 oC), 

СаF2+ 2SO3 (г) + H2SO4(р) = СаSO4↓ + 2SO2(OH)F (100 oC) , 
NaF(р)+SO3 (г) = NaOSO2F(ж) (t),  Ba(OSO2F)2= BаSO4↓ + SO2F2  (500 oC). 

● Серноватистая (тиосерная) кислота Н2SO3S, гипосульфиты  
(тиосульфаты). H2SO3(S) – сильная кислота (сильнее серной), неус-
тойчивая, из водных растворов не выделяется. 

H2Sсухой + SO3(т) = H2SO3(S) (ж) (– 83 oС, в среде этилового эфира), 
H2Sсухой + HОSO2Cl(хлорсульфоновая)= H2SO3(S)+HCl↑ (–78 oС, в эфире), 

2H2SO3(S)(ж) = H2S↑ + H2S3O6 (даже при –78 oС), 
H2SO3(S) (р) = S↓ + SO2↑ + H2O (при упаривании растворов), 

H2SO3(S) (безвод) =  H2S + SO3  (t<0 oC), 
Na2SO3(р) + Sпорошок = Na2SO3(S)гипосульфит (кипячение), 
ВаSO3S(т) + Na2SO4(р)  = ВаSO4↓+  Na2SO3(S)гипосульфит, 

[3SO2(г) + SO2(г) + 2H2S(г)] + 6NaOH(р) = 3Na2SO3(S)+ 5H2O, ММД, 
Na2S(р) + Na2SO3(р)  + I2 = Na2SO3(S)+ 2NaI, 

2NaНS(р) + 4NaНSO3(р) = 3Na2SO3(S) + 3H2O, 
Na2S5 + 3/2O2 = Na2SO3(S) + 3S↓ (Ме = ЩМ, ЩЗМ), 

2Na2SO3(S) (р)  + 3S + BaCl2(р) = BaSO3(S)↓ + 3S↓+ Na2SO3(S)(р) + 2NaCl, 
2CaS2 + 3O2 = 2CaSO3(S);  2Na2S + 2O2 + H2O = Na2SO3(S) + 2NaOH, 

Na2SO3(S) + 4O3 + H2O  = 2NaНSO4  + 4O2↑. 
1) 4Na2SO3(S) =3Na2SO4 + Na2S5(t> 220 oC),  2) Na2S5 = Na2S + 4S↓(t1>t), 

∑ 4Na2SO3(S) =  3Na2SO4 + Na2S  + 4S↓ (t1). 
1) 3S  + 6NaOH(р) =2Na2S + Na2SO3 + 3H2O (t, кипячение, ВМД) 

2) Na2SO3(кипячение) + Sизбыток = Na2SO3S: 
∑ 4Sизбыток+ 6NaOH(р) = 2Na2S + Na2SO3S + 3H2O (ВМД). 

2СaS2(т) + 3O2 = 2CaS2O3, 2Na2S5(т)+ 3O2 = 2Na2SO3S + 6S (ВМД + ММОВ). 
1) Na2SO3S(p  + H2SO4(р)  = Na2SO4  + Н2SO3S, 

2) Н2SO3S(р)   =  SO2 + S↓ + 2H2O    (оу): 
∑Na2SO3S(p)  + H2SO4(р) = Na2SO4 + SO2↑ + S↓ + H2O. 

Или: Na2SO3S(p)  + 2H2SO4(р)  = 2NaHSO4 + SO2↑ + S↓ + H2O. 
Na2SO3S(p)  + HCl(р) = NaCl + NaHSO3 + S↓или: 

Na2SO3S(p)  + 2HCl(р) = 2NaCl + SO2↑ + S↓ + H2O. 
1) Na2SO3S(p) покаплям+ 2HCl(к) кипящий= 2NaCl + Н2SO3S (t), 

2) Н2SO3S(p)   + H2O = H2S + H2SO4      (t): 
∑ Na2SO3S(p)  + 2HCl(к)кипящий + H2O = 2NaCl + H2S + H2SO4. 

2Na2SO3S(р)+I2 = Na2S4O6 тетратионовая+2NaI  (слабые окислители – I2, FeCl3, CuSO4), 
Na2SO3S(р)  + Cl2 + H2O = Na2SO4  + 2НCl + S↓ (сильные окислители –  

Cl2
.H2O,Br2

.H2O, KMnO4, K2Cr2O7 в кислой среде), 
Na2SO3S(р)   + 4Cl2  +  5H2O = 2Н2SO4  + 6НCl + 2NaCl  или: 

Na2SO3S(р) + 4Cl2 + 5H2O = 2NaНSO4 + 8НCl (удаление избытка хлора из ткани), 
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AgBr + 2Na2SO3(S) = Na3[Ag(S2O3)2] + NaBr (закрепитель), 
4Na3[Ag(S2O3)2] + 6H2SO4(р)  = 2Ag2S↓ + 6Na2SO4 + 9SO2↑ + 5S↓ + 6H2O, 

Na2SO3S(р)  + 2NaOH(р) + 4H2 в момент образования =  2Na2S   + 5H2O или: 
3Na2SO3S(р)  + 14NaOH(р) + 8Al + 25H2O =  6Na2S + 8Na[Al(OH)4(H2O)2. 

●Дитионовая кислота H2S2O6  (-S
+5

-S
+5

-), политионовые кислоты 
Н2SnO6 известны только в водных растворах, смесь политионовых ки-
слот называют жидкостью Вакендродера: HO–O2S–SO2–OH (H2S2O6), 
HO–O2S– S–S–SO2–OH(H2S4O6). 

●Получение: 
2SO2(p) + MnO2(суспензия) = MnS2O6,MnS2O6 + Ba(OH)2 = BaS2O6 

+Mn(OH)2↓, 
BaS2O6  + H2SO4(р)  =  BaSO4↓+ H2S2O6, 

H2S(р) + 3SO2(р) = H2S4O6 тетратионовая,  SO2(р)  + S+ H2O = H2S2O3, 
3SO2(г) + H2S(г) + S = H2S5O6 пентатионовая, H2S5O6 + Н2SO3S = H2S6O6  + Н2SO3, 

2К2SO3S(р)  + 3SO2(р) = 2К2S3O6 + S, 
2Na2SO3S(р)  + SCl2 = Na2S5O6 + 2NaCl  (Ме = Na, K), 

2Na2SO3S(р) + I2 = Na2S4O6  + 2NaI  (Ме =  Na, K), 
2Na2SO3S(р) + 4H2O2 (30 %) = Na2S3O6  + Na2SO4  + 4H2O, 

3К2SO3S(р)  + KNO2 + 5HCl(р)  =  K2S6O6 + HNO3 + 5KCl+ 2H2O. 
●Свойства: 
H2S2O6(р)  = H2SO4  + SO2↑,  Na2S3O6(т) = Na2SO4  + SO2↑+ S↓, 

Na2S4O6(т) = Na2SO4  + SO2↑+ 2S↓, Na2S5O6(т) = Na2SO4  + SO2↑+ 3S↓, 
Na2S6O6(т) = Na2SO4  + SO2↑+ 4S↓. 

●Галогениды серы, селена и теллура (Э = S, Se, Te, Po; Г = F, Cl, Br) 
S(расплав)  + 2Г2(г)  =  SГ4(ж)  (t),S(расплав)  + 3F2(г)  =  SF6(ж)   (t, загорается) 

2S(расплав)  + Cl2(г)    = S2Сl2(ж)  (t), S(т)  + 2Cl2  = SСl4(ж) (–80 оС), 
4Э + Г2 =  2Э2Г (t),Э + Г2 = ЭГ2   (t),Э + 2Г2 =  ЭГ4   (t), 
Э + 3Г2 =  ЭГ6    (t),ЭO2(т) + 2Г2 + 2С = ЭГ4   + 2СО↑(t), 

SeГ4 + 3Se  = 2Se2Г2(Г = Cl,Br);  Ро + Г2   = РоГ2(т)  (t, Г = F, Cl, Br), 
SF6(г) + Н2(г)   ≠  ,SF6(г)+ 3H2S(г) =  6HF + 4S (400 oC), 

SF6(г) + O2(г)  ≠ ,SF6(г) =S↓+ 3F2↑  (t> 500 оС), 
SF6(г) + MeOH(расплав)   ≠ ,  SF6(г) + H2O(пар) ≠ , 

SF6(г) + 8Naрасплав кипящий   =  Na2S + 6NaF, 
SeF6(г) + H2O(пар)   ≠,SеF6(ж) + 2KI(p) = 2KF + SeF4 +  I2↓, 

3SСl2(ж) дихлорид + 4H2O = H2S↑ + 2SO2↑ + 6HCl, 
7SСl2(ж) + 8H2O = SO2↑ + 14HCl + 2S + H2S4O6 политионовая кислота, 
3SСl2(ж) + 4NaF = SF4↑ + S2Сl2↑ +  4NaCl (t , в среде СН3СN), 
SСl2(ж) + 2F2   = SF4↑+ Сl2↑, SСl2(ж) + Сl2(ж) = SCl4(т) (–78 оС), 
SCl4(т) + AlCl3 = SCl4

.AlCl3 , SF4(г) + SeO2  = SeF4(ж)↑ + SO2↑, 
SF4(г) амфотерен + 2H2O  =  4HF + SO2↑ (мгновенно), 

3SF4(г) фторирующий агент  + 4BCl3 = 4BF3 + 3SСl2  + 3Сl2↑, 
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TeF4(г) фторирующий агент  + SiO2  = SiF4↑ + TeO2 , 
xTeF4(г)   + (4+x)Me = 4MeFx + xMeTe  (Me = Cu, Ag, Au, Ni), 

SГ4  + 2H2O = SO2↑ + 4HГ,    SСl4(ж) тетрахлорид + 2H2O  = 4HСl + SO2↑, 
SеГ4  + 3H2O = H2SO3 + 4HГ,    ТеГ4  + 3H2O = H2ТеO3 + 4HГ, 

ЭГ4  + 2МеГ =  Ме2[ЭГ6]   (Me =ЩМ), 
5S2F2(ж) монофторид + 6H2O = 6S + 10HF + H2S4O6 тетратионовая кислота, 

S2Сl2(ж)+ 2H2O = H2S↑+ SO2↑+ 2HCl,   S2Сl2(г) + H2 = S↓+ 2HCl  (t), 
2S2Сl2(г) + 5O2(г)  = 2SO2↑+ 2Сl2 + 2SO3↑ (t), 

2S2Сl2(г) хлорирующий агент + 2МеS = 2MeCl2 + 6S↓ (t, Ме = металлы), 
S2Сl2(г) + Сl2(г) = 2SСl2 дихлорид    (t< 65 oC), 

2Se2Г2 + H2Sx полисульфан  = 2HГ + S(4+x)Г2 (ж) дигалогенсульфаны. 
●Оксогалогениды (тионилгалогениды) серы (IV), селена (IV) 

и теллура (IV) 
SСl2(ж) + SO3(ж) = S+4O-2Сl2

-1
(ж)↑тионилхлорид   +  SO2↑, 

SO2(г)  + PCl5 = SOСl2(ж)↑хлористый тионил+   POCl3 , 
SOСl2(ж) + H2O = SO2↑ + 2HCl,SеOСl2(ж) + 2H2O = H2SеO3 + 2HCl, 

4SOСl2(ж) хлорирующий реагент = 2SO2↑ + S2Сl2↑ + 3Сl2↑  (t>tкип), 
2SOСl2(ж) осушитель + CuСl2 

.2H2O = 4HCl + 2SO2↑+ CuСl2       (t), 
6SOСl2(ж) осушитель+ AlСl3 

. 6H2O  = AlСl3 + 6SO2↑+ 12HCl   (t), 
SOСl2(г) + NH3(г)   = HNSOсульфинилимид   + 2HCl. 

Оксогалогениды серы (VI) 
SO2(г) + F2(г)  = SO2F2(г) сульфурилфторид (кат: накаленная Pt) 

SO2F2(г) + H2O ≠,   SO2F2(г) + 4NaOH(p) = Na2SO4  + 2NaF + 2H2O, 
Na2SO4 безводный+ 2F2(г)  = 2NaF + SO2F2↑ + O2↑  (t > 100 оС), 

SO2F2 = SO2↑+ F2↑  (t >400 оС), 
SO2(г) + Сl2(г)  ↔ SO2Сl2(ж)   (t<300 oC, кат: уголь, камфораили FeСl3),

SO2Сl2(ж) сульфурилхлорид↔ SO2↑+ Сl2↑ (t > 300 оС), 
SO2Сl2(ж) + 2H2O  = H2SO4  + 2HCl , 

SO2Сl2(г) + 2NH3(г)   = SO2(NH2)2 (т) сульфамид+ 2HCl, 
3SO2Сl2(ж) осушитель+ AlСl3 

. 6H2O  = AlСl3 + 3H2SO4  + 6HCl. 
●Квасцы 

KAl(SO4)2
.12H2O – алюмокалиевые,  KСr(SO4)2

.12H2O – хромокалиевые, 
NH4Fe(SO4)2

.12H2O – железоаммониевые. 
●Гидролиз 

KAl(SO4)2  + H2O ↔ KHSO4  + Al(OH)SO4, 
KСr(SO4)2  + H2O ↔ KHSO4  + Cr(OH)SO4, 

NH4Fe(SO4)2  + H2O ↔ NH4HSO4  + Fe(OH)SO4. 
Круговорот серы: 
Разложение органических и неорганических веществ + вулкани-

ческие выбросы → SO2, H2S → окисление до H2SO4  → почва:   [H2SO4 + 
2NH3 = (NH4)2SO4 , H2SO4 + CaCO3  = CaSO4 + CO2 ↑+ H2O] →  
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сульфаты→ гидросфера → гипс 

      растения → белки→ животные→ отмирание → SO2 , H2S 

                     отмирание → SO2 , H2S 

Почва + гидросфера + серобактерии→ 2H2S + O2 = 2H2O + 2S→ 
гибель серобактерий  → 2S + 3O2  + 2H2O = 2H2SO4 → почва или вода →  
H2SO4 + CaCO3  = CaSO4 + CO2↑+ H2O   →  более глубокие слои земли → 
CaSO4 + CН4 = CaS + CO2 ↑+ 2H2O →  CaS + CO2↑+ 2H2O = CaCO3   + 
H2S↑ + H2O. 

 

3.5. Химия азота 

N2 – весьма мало растворимый в воде газ без вкуса, цвета и за-
паха; тройная связь :N≡N: очень прочная, энергия диссоциации со-
ставляет 945 кДж/моль, термическая диссоциация происходит при 
t>3000 оС;  не взаимодействует с водой, кислотами и щелочами, с гало-
генами и серой.  

Запомните! Азот – более электроотрицательный (активный) 
неметалл, чем хлор. 

Ряд электроотрицательности неметаллов: H, As, I, Si, P, Se, C, 
S, Br, Cl, N, O, F. 

 
●Возможные пути получения 
●В промышленности: 
1. Фракционная перегонка сжиженного воздуха включает три 

стадии. На первой стадии из воздуха удаляют частицы пыли, пары воды 
и углекислый газ. Затем воздух сжижают, охлаждая его и сжимая до вы-
соких давлений. На третьей стадии фракционной перегонкой жидкого 
воздуха разделяют азот, кислород и аргон. Первым отгоняется азот:              

Сжиженный воздух    

2. [N2(г)+ O2(г)]воздух + 2Cuпрокаленный   = 2CuO + N2↑(t) 
3. 2NH3(г) =  N2↑ + 3H2↑ (1000 оС, кат: Ni, далее вымораживают) 
●В лаборатории: 

NH4NO2(т)  = N2↑  + 2H2O  (70 оС – в начале реакции,  ВМK)  или: 
NH4Cl(k)  + NaNO2(к) = N2↑ + NaCl + 2H2O (80 оС,   ММK), 

3Ca(ClO)2(т)+ 4NH3 
.H2O(k)= 2N2↑ + 3CaCl2  + 10H2O, 

2LiN3 азид= 2Li +  3N2↑   (t),2N2O(г)  = 2N2  + O2    (t), 
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(NH4)2SO4 + Ca(NO3)2 = CaSO4+ 2N2↑+ O2↑+ 4H2O (t > 250 oC) MMK+ MMOB, 
7(NH4)2SO4+3Ca(NO3)2=3CaSO4+8N2↑+O2↑+18H2O+4NH4HSO4 (t > 250 oC), 

(NH4)2Cr2O7(т) = N2↑+ Cr2O3 + 4H2O (t) или 
(NH4)2SO4(т)  + К2Cr2O7(т) = К2SO4 + N2↑+ Cr2O3 + 4H2O   (1:1, t), 

4NH3(г) + 3O2(г)   = 2N2 + 6H2O (t), 3CuO + 2NH3(г) = N2↑+ 3Cu+ 3H2O (t), 
2NaN3(т) = 2Na + 3N2↑ и 2LiN3 = 3N2 + 2Li (особо чистый азот, 300 оС), 

10Fe(т)  + 6КNO3(т) = 5Fe2O3   + 3K2O  + 3N2↑  (t), 
2NH3+ 3N2O= 4N2 + 3H2O и 4NH3 + 6NO = 5N2 + 6H2O (t, Сu, Pt, ММК), 

NH3(г) + HNO2(р) =  N2 + 2H2O  (t, кат:  Сu, Pt, ММК), 
2NH3(г)  + 3Br2(р)   =  6HBr + N2(t), 

5Mg  + 2HNO3(р) + 10HNО3(р) = 5Mg(NO3)2  +  N2↑ +  6H2O   (t). 
●Окислительно-восстановительные свойства N и N2: 

3Hg + 2N = Hg3N2 (оу),   3S + 2N = S3N2 (оу),   3P + 5N = P3N5 (оу), 
3As + 5N = As3N5(оу), N2 + 6Li =2Li3N(т)  (оу), N2+ 6Na(т) = 2Na3N(т) (100 оC), 

N2(г)  +  3Ca  = Ca3N2(т)  (700–800 оC , также с Sr и Ba), 
N2(г)  +   Mg =  Mg 3N2(т)  (300 оC),   N2(г) +  3Mn   = Mn3N2(т) (1200 оC), 

N2(г)  + 3H2(г) = 2NH3   (450 оС, P = 30 мПа, kat: Pt или Fe), 
N2(г) + O2(г)  ↔ 2NO  (элек. разряд или t>2000  оC), 

N2 + Г2 ≠ (Г= Cl, Br, I),  N2 +S≠,  N2 +Р≠,N2 +С≠,  N2 + 3F2 = 2NF3, 
N2+2B= 2BN (t), N2 + 2C = C2N2(эл. разряд); N2+3LiH = Li3N+NH3 (500 оC), 

N2(г) +  CaC2 = Ca(CN)2  (300–350 оC),  N2(г) = N   (t> 3000 оC), 
N2(г) + CaC2 =   CaCN2 + Cгр (1000–1150 оC). 

●Нитриды 
●Получение ионных (солеобразных основных) нитридов с

элементами 1А, ПА (кроме Be), 1Б и ПБ групп, с некоторыми d-эле-
ментами: 

3Ме  + N2(г)  = Ме3N2   (t, Ме = Ca, Mg, Ba, Sr, Fe, Cu). 
6Ме  + N2(г)  = 2Ме3N (t, Ме = ЩМ, устойчив только Li3N). 

3Mn+ N2(г)  = Mn3N2  (t),2NH3(г) + 6Me = 2Me3N+ 3H2↑(t, Me = ЩМ), 
3Ме(т)+ 2NH3(г) = Ме3N2 + 3H2↑ (t, Ме = Ca, Mg, Ba, Sr, Zn), 

3Ме(NH2)2 амиды = Ме3N2 + 4NH3↑(t, Ме = Ca, Ba, Sr, Mg, Zn), 
6CuO + 4NH3 = 2Cu3N + N2 + 6H2O(t),  3Cu2O +2NH3= 2Cu3N+ 3H2O (t), 
Ca(NH2)2(т)+ 2Ca = Ca3N2 + 2H2↑(t),  3Zn (NH2)2(т)амид = Zn3N2 + 4NH3↑(t), 
3ZnCl2(т)+ 2NH3(г) = Zn3N2 + 6HCl↑ (t),CrCl3(т)+ NH3(г) = CrN+ 3HCl↑ (t). 

●Получение ковалентных (кислотных) и амфотерных нит-
ридов с более электроположительными неметаллами (С, В, Si, P, As, S) 
и амфотерными s-  и р-элементами (Be, Al, Ga, In, Ge, Sn идр): 

3Be + N2 = Be3N2(т) (t), Al2O3 + 3C + N2↑  = 2AlN + 3CO↑  (t) 
2B + N2 =2BN (t), N2 +2C = C2N2 (эл. разряд), 2N2 + 3Si = Si3N4(1200–1500  

o
C),

3SiO2+ 2N2 + 6C = Si3N4+ 6CO↑ (t), 3SiH4 + 4NH3  = Si3N4+ 12H2(t), 
3SiS2+ 4NH3  = Si3N4+ 6H2+ S (t), 3SiCl4+ 16NH3 = Si3N4+12NH4Cl (t), 
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4S + 4NH3(в CCl4) = S4N4 + 6H2, 2S2Сl2(пар) + 4NH4Cl = S4N4 + 8HCl, 
10S + 16NH3(ж)  = S4N4 + 6(NH4)2S,  2Al + 2NH3  =  2AlN + 3H2↑(t), 

6S2Сl2(в CCl4) + 16NH3(г)  = S4N4 + 8S + 12NH4Cl, 
6SСl2(в CCl4) + 16NH3(г) = S4N4 + 2S + 12NH4Cl или 

6S2Сl2(в CCl4) + 4NH4Cl(т)= S4N4 + 8S  + 16HCl  (200 оC), 
CrCl3 + 2NH3 = CrN+ 3HCl↑  (t), 

3SnI4 безвод + 4KNH2 амид+ 8NH3(ж) = Sn3N4 + 4KI + 8NH4I. 
●Нитриды с промежуточным типом связи: 
Fe4N, W2N, Mo2N, Mn3N2. Эти соединения, как правило, совер-

шенно инертны и обладают хорошей электрической проводимостью. 
●Cвойства нитридов: 
Нитриды активных металлов разлагаются водой или растворами 

щелочей и кислот: 
Li3N(т)  + 3H2O = 3LiOH+ NH3↑, Ca3N2(т)+ 6H2O = 3Ca(OH)2 + 2NH3↑, 

Mg3N2 + 6H2O = 3Mg(OH)2↓ + 2NH3↑ (t), Cu3N+3H2O = 3CuOH↓+NH3↑(t), 
Zn3N2 + 6H2O = 3Zn(OH)2↓ + 2NH3↑ (t),BN+ 3H2O = H3BO3↓+ NH3↑ (t), 

2AlN(т) + 2KOH(p) + 10H2O = 2K[Al(OH)4(H2O)2] + 2NH3↑, 
Zn3N2 + 6KOH(p) + 6H2O = 3K2[Zn(OH)4] + 2NH3↑, 

Be3N2(т) + 6KOH(p) + 6H2O = 3K2[Be(OH)4] + 2NH3↑, 
Cu3N(т) + 4HCl(p) = 3CuCl↓+ NH4Cl, BN + 3HCl(p) = BCl3  + NH3↑ (t), 

Zn3N2 + 6HCl(p) = 3ZnCl2 + 2NH3↑,  Li3N(т)  + AlN(т) = Li3AlN2   (t), 
5Li3N(т) + Ge3N4  = 3Li5GeN3  (t),  S4N4  + KOH(p)  ≠ , 

(Mn5N3, ZrN, CrN, Cr2N, Ge3N4 ,TiN, Fe4N) + H2O  ≠ , 
(Mn5N3, ZrN, CrN, Cr2N, Si3N4 , Ge3N4,TiN, Fe4N) + кислоты  ≠, 

S4N4  + KOH(p) ≠, 2S4N4(т)  +15H2O = 2(NH4)2S3O6 + 2(NH4)2S2O3 + 2NH3, 
S4N4(т) + 20HI(к) = 4H2S + 4NH3 + 10I2. 

●Аммиак NH3, соли аммония [12–15, 27, 34] 
NH3 – бесцветный газ с характерным резким запахом; очень хо-

рошо растворим в воде (1 объем воды растворяет 700 объемов при 
комн. темп.); при t ≤ –33,4 ºC – жидкость; при t ≤ –77,8 ºC –  твердое 
вещество, sp3-гибридизация; валентный угол 107о3′; триганально пирами-
дальное строение; слабое основание (проявляет также очень слабые ки-
слотные свойства); восстановитель; окислитель за счет атомных частиц 
водорода; 25 % водный раствор NH3 называется нашатырным спиртом. 
Натрий, калий, барий и кальций растворяются в аммиаке, образуя раство-
ры голубого цвета; их можно извлечь из раствора, испарив аммиак. При 
длительном хранении образуются амиды металлов MNH2.  

●Получение аммиака NH3 
Метод Габера-Боша: 

N2(г)  + 3H2(г) ↔ 2NH3  + Q(450 оС, P = 30 мПа, кат: Pt или губчатое железо). 
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Цианамидный способ Франка и Каро: 
1) СaСO3  + N2 + 4С=СaСN2 + 3СО: а) СaСO3 + 4С=СaС2 + 3СО (1000 оС), 

б) СaС2 + N2(г)   =СaСN2  + С+ 301 КДж (1000 оС), 
2) СaСN2(т) + 3H2O(перегретый)= СaСO3 + 2NH3↑+ 75КДж  (t>100 оС, Р). 

Нитридный способ: 
Al2O3 + 3C + N2  = 2AlN + 3CO (tt),   AlN +3H2O = Al(OH)3↓+ NH3↑ или: 

AlN + NaOH + 3H2O = Na[Al(OH)4] + NH3↑. 
Другие возможные способы: 

NH4Cl(k) + NaOH(k) = NH3↑ + H2O + NaCl, 
2NH4Cl(т)+ Ca(OH)2(р)=2NH3↑+2H2O +CaCl2 (t, натронная изв. Са(ОН)2+NаОН), 
Li3N(т) + 3HCl(р) = 3LiCl + NH3↑, Сa3N2(т) + 6HCl(р) = 3CaCl2 + 2NH3↑,

Mg3N2(т) + 6H2O = 3Mg(OH)2↓+ 2NH3↑    (t), 
NaNO3(р) + 7NaOH(р)  + 4Zn(т) + 6H2O = 4Na2[Zn(OH)4] + NH3(t), 

(NH2)2СО карбамид + 2NaOH(р) = 2NH3↑ + Na2СO3. 
●Кислотно-основные свойства: 
NH3 – слабое основание: NH3 + H2O↔NH3

.H2O(р)↔NH4
+ + OH-, 

NH3 +H3O+ ↔NH4
++H2O: NH3(г)+ HCl(р) =NH4Cl,  NH3(г) + HCl(г) = 

=NH4Cl. ٭
٭ без влаги реакция не протекает. 

2NH3(г) + H2SO4(р) = (NH4)2SO4,     NH3(г)  + H2SO4(р) = NH4HSO4, 
2NH3(г) + СO2(г)  + H2O + СаSO4 = (NH4)2SO4  + СаСO3↓, 

NH3(г)+ NaCl(р) + СО2 + H2O = NaHСO3 + NH4Cl, 
2NH3 + Nа2SO4 + 2СО2 + 2H2O = 2NaHСO3 + (NH4)2SO4, 

NH3(г) + HNO3(р)   = NH4NO3,    2NH3(г) + P2O5(т) + 3H2O =2NH4H2PO4, 
4NH3(г) + P2O5(т) +3H2O = 2(NH4)2HPO4, 

6NH3(г)  + P2O5(т) + 3H2O = 2(NH4)3PO4, NH3(р) + NH4HСO3   = (NH4)2СO3, 
NH3(г)+ СO2(г) + H2O = NH4HСO3, 2NH3(г)+ СO2(г)  + H2O = (NH4)2СO3,

NH3(г) + H3PO4(р) = NH4H2PO4,   2NH3(г) + H3PO4(р)  = (NH4)2HPO4, 
3NH3(г) + H3PO4(р)  = (NH4)3PO4, NH3(г) + РH3(г) = NH4PН2, 

NH3(г) + SO2(г) + H2O = NH4HSO3,    2NH3(г) + SO2(г) + H2O =(NH4)2SO3, 
2NH3 +СO2=NH4(NH2

.СО2)карбаминат, NH4(NH2
.СО2)=(NH2)2СO+H2O (115 оС), 

2NH3(р) + СO2(г)   = (NH2)2СO  + H2O (130–140 оС, 100 атм), 
4NH3(г) + CuSO4(p)   =[Cu(NH3)4]SO4,  2NH3(г) + AgCl(т)  = [Ag(NH3)2]Cl, 

6NH3(г) + NiCl2(p)   =[Ni(NH3)2]Cl2, 
3NH3(г) + H2O + AgNO3(p)  = [Ag(NH3)2]OH + NH4NO3,

4NH3(г) + SO2Cl2 (г)хлоридсульфурила =  SO2(NH2)2сульфамид+ 2NH4Cl, 
2NH3(изб) + CH2СlСООНхлоруксусная = NH2CH2СООНаминоуксус.+ NH4Сl, 

AlCl3 + 3NH3·H2O = Al(OH)3↓+ 3NH4Cl  
(также с Fe3+, Cr3+, Sn2+, Be2+и др., см. ниже). 

●Взаимодействие аммиака с металлами, оксидами металлов 
и солями 

Аммиачные растворы металлов: 
Zn + 4NH3

.2H2O(р) =[Zn(NH3)4](OН)2 + H2
↑+ 2H2O: 
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1) Zn + 2H2O=  Zn(OH)2↓+ H2
↑ ,   рН>7, 

2) Zn(OH)2(т)+ 4NH3  = [Zn(NH3)4](OН)2. 
Me(т) + NH3

.H2O(р)≠  (Me = Be, Mg, Ca, Sr, Ba). 
Аммиачные растворы оксидов металлов: 

Э2O+ 4NH3 + H2O= 2[Э(NH3)2]OH (Э = Сu, Ag): 
Ag2O + 4NH3 + H2O = 2[Ag(NH3)2]OH  или: 

Ag2O + 4NH3
.H2O = 2[Ag(NH3)2]OH + 3H2O. 

Cu2O + 4NH3(р) + H2O = 2[Cu(NH3)2](OH), 
CuO+ 4NH3 + H2O= [Cu(NH3)4](OH)2     (t, темно-синий  раствор), 

2HgO  + NH3 + H2O = [Hg2N]OH.2H2O↓, 
ZnO+ NH3

.H2O(р) = Zn(OH)2↓белый+ NH3. 
Аммиачные растворы гидроксидов металлов: 

ЭОН+ 2NH3 = [Э(NH3)2]OH,   (Э = Сu, AgAu), 
AgOН + 2NH3  = [Ag(NH3)2]OH, 

Cu(OH)2  + 4NH3  = [Cu(NH3)4](OH)2 темно-синий р-р или: 
Cu(OH)2  + 4NH3

.H2O= [Cu(NH3)4](OH)2 темно-синий р-р + 4H2O.
Аммиачные растворы солей: 

CuCl2(т)  + 2NH3·H2O = Cu(OH)2↓ + 2NH4Cl, 
CuCl2(т)  + 4NH3 = [Cu(NH3)4]Cl2,CuSO4(т)  + 4NH3 = [Cu(NH3)4]SO4, 
CuSO4 +4NH3

.H2О =[Cu(NH3)4]SO4+4H2O, CuCl(т) +2NH3 = [Cu(NH3)2]Cl, 
CuCl(т)+ 2NH3

.H2O(к)  =[Cu(NH3)2]Cl + 2H2O,CuI(т)+ 2NH3  =[Cu(NH3)2]I, 
AlCl3 + 3NH3·H2O = Al(OH)3↓+ 3NH4Cl  

(также с Fe3+, Cr3+, Sn2+, Be2+и др., см. ниже), 
AuCl3(р) + 4NH3(г)  =[Au(NH3)4]Cl3, 

AuCl + 2NH3
.Н2O[конц] =  [Au(NH3)2]Cl +  2Н2O, 

AuCl(сухой) + 2NH3(г)  =[Au(NH3)2]Cl,  AgBr(т)  + 2NH3(г)  =[Ag(NH3)2]Br, 
AgCl(сухой) + 2NH3

.H2O(к)  =[Ag(NH3)2]Cl + 2H2O, 
AgCl(сухой) + 2NH3(г)  =[Ag(NH3)2]Cl,  AgI(т)  + NH3(г) ≠,
Hg2Cl2 + 2NH3˙H2O = [Hg2NH2]Cl + NH4Cl + 2H2O, 

NH3(г) + CH3Cl  = CH3NH3Cl или 2NH3(г)изб+ CH3Cl  = CH3NH2 +NH4Cl. 
●Окислительно-восстановительные свойства: 

2NH3(г) = N2H4(г) + H2(г) (УФ), 2NH3 = N2+ 3H2(г) (1200–1300 оС), 
NH3(г)+7HNO3(к)= 8NО2 + 5H2O, 

2NH3(ж) + N2O3(ж)=2NH2NOнитрозамид+ H2O, 2NH2NO = N2 + NH4NO2,    
4NH3 + 6NO= 5N2 + 6H2O,   16NH3(ж) +10S ↔6(NH4)2S+ S4N4 сера азотистая. 

Хлор реагирует в зависимости от кислотности среды: 
– при рН=3: 2NH3(p) + 3Cl2 = 2NCl3 + 3H2 (трихлорид азота), 
– при рН = 5-6:  2NH3(p) + 2Cl2 = 2NНCl2 + 2H2 (дихлорамин), 
– при рН>8:   2NH3(p) + Cl2 = 2NН2Cl + H2 (хлорамин). 

2NH3(г) + 3Cl2(г)   = N2  +  6HCl (воспламеняются, также с Br2), 
8NH3(г,изб) + 3Cl2(г)  = N2 + 6NH4Cl (сгорание, также с Br2, оу), 
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2NH3 + Cl2  = NH2Сl + NH4Cl (вN2),NH2Сl(ж) + H2O ↔ NH3 + HClО, 
4NH3(г) + 3F2(г) = NF3↑+ 3NH4F  (130–140 оС, кат:Cu, в N2), 

2NH3 + 3F2 = 2NF3+ 3H2,   4NH3(г) + 3O2(г)  = 2N2  + 6H2O (t, без кат.), 
4NH3(г) + 5O2(г)  = 4NO + 6H2O   (800 оС, на воздухе, кат: Pt или Rh), 

2NH3(г) + 2O2(г)  = NH4NO3 + H2O (побочный продукт,  t, кат: Pt), 
2NH3(г)  + 2O3(г)  = NH4NO3 + O2  + H2O, 6NН3 + 4O3 = 3NН4NO3 + 3Н2O, 

2NH3(г) + С+ Nа2СO3 = 2NaCN + 3H2O    (800–900 оС), 
NH3(г) + СO(г)  = HCN + H2O   (500–700 оС, кат: Al2O3), 

2NH3(г) + 6MnO2(т)  = N2↑+ 3Mn2O3  + 3H2O    (500–600 оС), 
2NH3(p) + 2KMnO4(p)  = 2MnO2  + N2  + 2KOH + 2H2O   (t), 

2NH3(г) + 3CuO=3Cu + N2 + 3Н2O(t), 
2NH3(г) + 2КО2(т)   = N2↑+ 2KOH + 2H2O  (22 оС), 

2NH3(p) + NaClO(т)   = NaOH + NH2Clхлорамин: 
2NH2Cl(p) + NaClO + 2NaOH(p) = N2↑+ NaCl + 3H2O 

или в присутствии клея:NH2Cl(p)+ NH3(p)+ NaOH(p) = N2H4 + NaCl + H2O. 
3NH3(p) + 4КClO3(т) + 3NaOH = 3NаNO3  + 4КCl  + 6H2O  (300 оС), 

2NH3(p)+NaClO(т) = N2H4 + NaCl + H2O (кипячение в присутствии желатина), 
2NH3 + 3H2O2= N2↑+ 6H2O,  2NH3(г) + 3CuO =3Cu +N2↑+ 3H2O (500–600 оС), 

4NH3(ж) + 2NH4Сl(т)+ Mg(т) = [Мg(NH3)6]Cl2  + H2    (–40 оС). 
Аммиак также является очень слабой кислотой,  но более 

слабой, чем вода: 
2NH3(ж) + 2Na(т)  = 2NaNH2 амид + H2↑(Ме  =  ЩМ), 

2NH3(г) + 2Liрасплав = 2LiNH2 амид + H2↑ (220 оС, кат: Pt, Ме  =  ЩМ): 
МеNH2 + H2O = NH3 + МеOH   (Me = ЩМ), 

МеNH2 + С2Н5ОН = NH3 + С2Н5ОК  (Me = ЩМ), 
NH3(г) + 2Liрасплав = Li2NHимид + H2↑(400 оС, кат: Pt, Ме  =  ЩМ), 

2NH3(г) + 6Meрасплав = 2Me3N+ 3H2      (нитриды, t, Me = ЩМ), 
2NH3(г) + 3Mg = Mg3N2 + 3H2↑ (600–850 оС), 

2NH3(г) + 3Me = Me3N2 + 3H2↑ (600–850 оС, Me = Zn, Fe, Cr), 
2NH3(г) + 2Al = 2AlN + 3H2↑ (tt , накаливание металла). 

●Взаимодействие аммиака с слабыми основаниями 
В насыщенном растворе аммиака растворяются слабые основа-

ния с образованием устойчивых аммиакатов, произведение раствори-
мости которых не ниже 10-20. Аммиачные комплексы обычно получают 
при взаимодействии солей или гидроксидов металлов с аммиаком в 
водных растворах, либо обработкой тех же солей в кристаллическом 
состоянии газообразным или жидким аммиаком, когда аммиачный 
комплекс неустойчив в водном растворе:  

AgCl+ 2NH3
.H2O(р)  = [Ag(NH3)2]Cl + 2H2O, 

Cu(OH)2 + 4NH3
.H2O(р)  = [Cu(NH3)4](OH)2 + 4H2O, 

NiSO4(р)  + 6NH3
.H2O(р)  = [Ni(NH3)6]SO4 + 6 H2O, 
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CoCl2(т)+ 6NH3(г) = [Co(NH3)6]Cl2, AlCl3(т) + 6NH3(ж) = [Al(NH3)6]Cl3(т). 
Образование амминокомплексов в водных растворах происхо-

дит путем последовательного замещения молекул воды во внутренней 
сфере аквакомплексов на молекулы аммиака:  

[Cu(H2O)4]2+ + NH3
.H2O↔  [Cu(H2O)3(NH3)]2+ + 2H2O, 

[Cu(H2O)3(NH3)]2+ + NH3
.H2O ↔  [Cu(H2O)2(NH3)2]2+ + 2H2O, 

[Cu(H2O)2(NH3)2]2+ +  2NH3
.H2O ↔ [Cu(NH3)4]2+  + 4H2O. 

Внимание! Нами показано, что в представленном ряду слабых 
оснований: 
Mg(OH)2  Mn(OH)2   Ni(OH)2    Cd(OH)2    Pb(OH)2   Co(OH)2(т)  Fe(OH)2   Cr(OH)2  Zn(OH)2   Сu(OH)2     
6.10-10      1,9.10-13      1,9.10-14     2,2.10-14   1,2.10-15    1,6.10-15         8.10-15         1.10-17    1,2.10-17    2,2.10-20       

AuOH     //    Ве(OH)2   Hg(OH)2   Sn(OH)2  Cr(OH)3   Al(OH)3    Fe(OH)3 
7.9·10-20         6,3.10-22        3.10-26         1,4.10-27     6,3.10-31      1.10-32         6,3.10-38       
в аммиаке или в концентрированных растворах аммиака растворяются 
с образованием устойчивых аммиачных комплексов только те, которые 
стоят до Ве(OH)2, однако гидроксиды Mg(OH)2, Mn(OH)2Pb(OH)2, 
Fe(OH)2 и Cr(OH)2) не растворяются в аммиаке, так как их аммиакаты в 
растворе неустойчивы: 

Э(OH)2  + NH3
.H2O(р)≠  (Э = Be, Mg, Ca, Sr, Ba, Cr, Fe). 

Основания с низким произведением растворимости (правее 
AuOH) в аммиаке не растворяются: 
Al(OH)3(т)  + NH3(г)  ≠ ,  Al(OH)3(т) + NH3

.H2O(р) ≠,  Fe(OH)3 +NH3 
.Н2О ≠ , 

Be(OH)2(т)+ NH3  ≠ ,    Sn(OH)2(т)+ NH3  ≠ , 
так как константы устойчивости образуемых при этом аммиакатов 
очень низки и разрушаются. Таким образом, основания катионов Ве2+, 
Sn2+, Al3+  и Cr3+ не переводятся в комплексные соединения насыщен-
ным раствором аммиака, а потому происходит их полное осаждение в 
виде малорастворимых оснований:  

Al3+ + 3NH3
. H2O(р)   = Al(OH)3↓белый + 3NH4

+, 
Cr3+ + 3NH3

. H2O(р)  = Cr(OH)3↓ серо-зеленый + 3NH4
+, 

Sn2+ + 2NH3
. H2O(р)  = Sn(OH)2↓ белый + 2NH4

+, 
Be2++ 2NH3

. H2O(р)  = Be(OH)2↓белый + 2NH4
+. 

Гидроксид хрома (III) в избытке водного раствора аммиака все 
же растворяется частично: 

Cr(OH)3 + 6NH3(избыток) ↔ [Cr(NH3)6](OH)3- бледно-зелёный. 
Основания до Be(OH)2 (кроме Mg(OH)2  Mn(OH)2  Pb(OH)2  

Fe(OH)2 и Cr(OH)2)  растворяются при избытке водного раствора ам-
миака с образованием устойчивых растворимых аммиакатов:  
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ЭОН + 2NH3(р) = [Э(NH3)2]OH,  Э = Cu, Ag , Au, 
или: ЭОН + 2NH3 

.H2O(p)= [Э(NH3)2]OH+ 4H2O, Э= Cu, Ag, Au, 
Cu(OH)2 + 4NH3(конц.р.) =[Cu(NH3)4]2+

синий + 2OH-, 
или: Cu(OH)2 + 4NH3

.H2O(конц.р.)=[Cu(NH3)4]2+
синий + 2OH- + 4H2O, 

Zn(OH)2 + 4NH3(p) = [Zn(NH3)4](OH)2 бесцветный, 
или:    Zn(OН)2 + 4NH3 

.H2O(p)   =[Zn(NH3)4](OН)2 + 4H2O, 
Cd(OН)2 + 4NH3(p)=[Cd(NH3)4](OН)2 бесцветный, 
Cd(OН)2 + 6NH3(p)=[Cd(NH3)6](OН)2 бесцветный, 

Ni(OН)2  + 4NH3 
.H2O(конц.р.)  =  [Ni(NH3)4](OH)2 сине-голубой + 4H2O, 

Ni(OН)2  + 6NH3 
.H2O(конц.р.)  =  [Ni(NH3)6](OH)2 сине-голубой + 6H2O, 

Cо(OH)2(т)↓+ 6NH3
. H2O(р)  = [Cо(NH3)6](OH)2(р) желтый  + 6H2O. 

Аммиакат кобальта (II) желто-бурого цвета постепенно окисляется 
кислородом воздуха в аммиакат кобальта (III) вишнево- красного цвета: 

4[Cо(NH3)6](OH)2(р) желтый + О2+2H2O= 4[Cо(NH3)6](OH)3(р) красный. 
В присутствии окислителей эта реакция протекает мгновенно. 
Катионы Ni2+, Co2+, Zn2+  дают устойчивые растворимые аммиа-

каты, а Аl3+, Fe3+, Cr3+ менее склонны к комплексообразованию с ам-
миаком и осаждаются в виде гидроксидов, что позволяет разделить эти 
две группы катионов.  

Наиболее устойчивые в растворах комплексные частицы имеют 
наименьшие константы нестойкости: 
[Co(NH3)6]3+   [Au(NH3)4]3+   [Au(NH3)2]+    [Hg(NH3)6]2+   [Cu(NH3)4]2+    [Cu(NH3)2] +  /[NH4] +/ 

[Zn(NH3)4]2+      [Ni(NH3)6]2+     [Ni(NH3)4]2+    [Hg(NH3)4]2+         [Ag(NH3)2]+      [Cd(NH3)4]2+

Cd(NH3)6]2+     // [Co(NH3)6]2+   [Co(NH3)4]2+   [Fe(NH3)6]2+  [Fe(NH3)6]3+     [Mg(NH3)4]2+

[Al(NH3)6] 3+      [Sn(NH3)4]2+     [Be(NH3)4]2+    [Pb(NH3)4]2+. 
В представленном ряду устойчивость аммиакатов убывает. Устой-

чивость аммиачных комплексов увеличивается в ряду Fe–Co–Ni. Ком-
плексные катионы до [Co(NH3)6]2+ в водных растворах устойчивы, а пра-
вее – нет. [Fe(NH3)6]2+ и [Co(NH3)6]2+ устойчивы только в твердой фазе и 
насыщенном водном растворе аммиака. Аммиачный комплекс железа (III) 
[Fe(NH3)6]3+  неустойчив в растворе, а никеля (III) не существует.  

С помощью значений констант нестойкости можно предсказать 
течение реакций между комплексными соединениями: при сильном 
различии констант устойчивости реакция пойдет в сторону образова-
ния комплекса с меньшей константой нестойкости. Например, для 
комплексного катиона [Ag(NH3)2]+  Кнест = 9,3•10-8, а для комплексного 
катиона NH4

+ Kнест = 5,4•10-10, поэтому под действием кислот аммиакат 
серебра разрушается: 
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[Ag(NH3)2]+  +  2Н+  = Ag+ + 2NH4
+. 

В то же время катион [Pt(NH3)4]2+ (Kнест  = 5•10-34) не разрушает-
ся при комнатной температуре даже в концентрированной соляной 
кислоте: [Pt(NH3)4]2+   +  Н+  ≠. 

Таким образом, в представленном ряду аммиакат-ионов с раз-
бавленными кислотами (HCl, H2SO4) при обычных условиях реагируют 
только те, которые расположены правее NH4

+: [Ni(NH3)6]SO4 + 3H2SO4 = 
NiSO4 + 3(NH4)2SO4. 

●Соли аммония [12–15, 27, 33] 
В химической технологии хлорид аммония имеет огромное зна-

чение. Его используют в качестве хлорирующего агента; для высали-
вания из растворов трудно растворимых соединений; при обезвожива-
нии кристаллогидратов редкоземельных элементов; в аналитической 
химии для создания определенной среды раствора и т.д. 

Например, осадок Mg(OH)2↓ растворяется в растворах солей 
аммония. Следовательно, в присутствии NH4

+ осадок Mg(OH)2 может 
совсем не выпасть: 

Mg(OH)2↓ + 2NH4
+= 2NH3+ 2Н2О + Mg2+. 

Свойство Mg(OH)2 растворяться в растворах солей аммония ис-
пользуется при разделении ионов I и II аналитических групп с помо-
щью группового реагента карбоната аммония (NH4)2CO3 в присутствии 
раствора NH3 и NH4Cl (pH ≈ 9,2). За счет наличия в анализируемом 
растворе соли NH4Cl ионы Mg2+ остаются в растворе и не осаждаются 
вместе с катионами II группы в виде гидроксида. 

●Получение солей аммония: 
CaSO4(суспензия) + NH3 + CO2 + H2O  = CaCO3↓+ (NH4)2SO4,

NH3(г)  +HСl(р)=NH4Cl(р), NH3
.Н2О(р) +HСl(р)=NH4Cl(р)+ H2O, 

2NH3(г) + H2SO4(р) = (NH4)2SO4,  NH3(г)+ H2SO4(р) = NH4HSO4, 
2NH3(г) + СO2(г)  + H2O + СаSO4 = (NH4)2SO4  + СаСO3↓, 

NH3(г)+ NaCl(р) + СО2 + H2O = NaHСO3 + NH4Cl, 
2NH3 + Nа2SO4 + 2СО2 + 2H2O = 2NaHСO3 + (NH4)2SO4, 

NH3(г) + HNO3(р)   = NH4NO3,2NH3(г) + P2O5(т) + 3H2O =2NH4H2PO4, 
4NH3(г) + P2O5(т) +3H2O = 2(NH4)2HPO4. 

●Взаимодействие растворов солей аммония с растворами  
солей слабых кислот: 

2NH4Cl(р)  + Na2S(p) =  2NaCl  + 2NH3↑+ H2S↑ или: 
2NH4Cl(р)  + Na2S(p)+ 2H2O=  2NaCl  + 2NH3

.H2O+ H2S↑, 
2NH4Cl(р) + Na2СO3  = 2NaCl  + 2NH3↑+ СO2↑+ H2O, 

2NH4Cl(р) + 2CaСO3 = Ca(HСO3)2 + СаCl2 + 2NH3↑(1:1),
2NH4Cl(р) + CaСO3  = СаCl2 + 2NH3↑+ СO2 ↑+ H2O(1:2), 

2NH4Cl(р) + Na2SiO3  = 2NaCl  + 2NH3↑+ H2SiO3↓. 
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●Взаимодействие растворов солей аммония с растворами 
щелочей (обнаружение иона аммония): 

(NH4)2SO4(р)  + 2NaOH= Na2SO4  + 2NH3↑+2H2O, 
NH4Cl+ NaOH= NaCl+ NH3↑+H2O, 

2NH4Cl+ Са(OH)2= СаCl2+ 2NH3↑+2H2O, 
(NH4)2SO4(р)  + Ва(OH)2= = ВаSO4↓+ 2NH3↑+2H2O. 

●Взаимодействие растворов солей аммония с растворами солей: 
(NH4)2SO4 + Ba(NO3)2= BaSO4↓ + 2NH4NO3, 

NH4Cl+ AgNO3= AgCl↓белый+ NH4NO3, 
NH4Br+ AgNO3= AgBr↓желтоватый+ NH4NO3, 

NH4I+ AgNO3= AgI↓желтый+ NH4NO3.  
●Другие реакции:  

(NH4)2SO4(т)  + 2NaCl(т)  = Na2SO4  + 2NH3↑+ 2HСl↑  (t), 
NH4Cl(р) + 3Cl2(г)  = 4HСl + NCl3 хлористый азот, 

NH4Cl(р. в аммиаке) + NaNH2(р. в аммиаке)   = NaCl + 2NH3(ж)   (–40 оС), 
Na2O2 + 2NH4NO3 = 2NaNO3 + H2O2 + 2NH3. 

●Взаимодействие солей аммония с металлами, оксидами ме-
таллов и слабыми основаниями: 

С точки зрения термодинамики, при стандартных условиях в 
растворах хлорида и сульфата аммония растворяются металлы до же-
леза. В насыщенных растворах хлорида и сульфата аммония растворя-
ются те слабые основания, константа основности которых больше, чем 
NH3

.Н2О. 
В водных растворах аммонийных солей сильных кислот созда-

ется кислая среда за счет гидролиза:  NH4Cl + Н2О  ↔ NH3
.Н2О + HCl, а 

при нагревании соли разлагаются: NH4Cl = NH3↑ + HCl↑. 
Очевидно, что взаимодействие хлорида аммония и его водных 

растворов с металлами, оксидами металлов, основными и амфотерны-
ми гидроксидами обусловлено образованием соляной кислоты в ходе 
гидролиза или хлороводорода при термическом разложении. 

●Взаимодействие с металлами: 
Металлы до железа в ряду напряжений растворяются в насы-

щенных водных растворах хлорида и сульфата аммония при стандарт-
ных условиях: 
6NH4Cl(р) + 2Al+ 6Н2О = 2AlCl3(р)+ 6NH3

.Н2О(р)  + 3H2, ∆G= –670 кДж, 
6NH4Cl(р) + 2Al  = 2AlCl3(р)+ 6NH3↑+ 3H2↑, ∆G= –608 кДж, 

2NH4Cl(р)  + Mg+ 2Н2О = MgCl2(р)  + 2NH3
.Н2О(р)  + H2↑, ∆G= –353 кДж, 

2NH4Cl(р)  + Mg = MgCl2(р)  + 2NH3↑ + H2↑, ∆G= –332 кДж, 
2NH4NO3(р)  + Mg = Mg(NO3)2(р)  + 2NH3↑ + H2↑, 

2NH4Cl(р) + Мn+ 2Н2О = МnCl2(р)+ 2NH3
.Н2О(р)+ H2↑, ∆G= –127 кДж, 

2NH4Cl(р) + Мn  = МnCl2(р)+ 2NH3↑+ H2, ∆G= –106,4 кДж, 
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2NH4Cl(р) + Cr+ 2Н2О  = CrCl2(р)+ 2NH3
.Н2О(р)  + H2↑, ∆G= –79 кДж, 

2NH4Cl(р) + Cr  = CrCl2 + 2NH3↑+ H2↑, ∆G= –58 кДж, 
4NH4Cl(р) + 2Zn  = [Zn(NH3)4]Cl2(р)+ ZnCl2(р) + 2H2↑, ∆G= –134 кДж: 

1) 2NH4Cl(р) + Zn  = ZnCl2(р)+ 2NH3+ H2↑, ∆G= –23.4 кДж, 
2) 2NH4Cl(р) + Zn  + 2NH3 =  [Zn(NH3)4]Cl2(р) + H2↑,  ∆G= –111 кДж. 

Металлы от железа в ряду напряжений в растворах хлорида и 
сульфата аммония не растворяются при стандартных условиях:    

2NH4Cl(р) + Fe+ 2Н2О   ≠ FeCl2(р)+ 2NH3
.Н2О(р)+ H2, ∆G = 25 кДж, 

2NH4Cl(р) + Fe  ≠ FeCl2(р)+ 2NH3(г)+ H2(г), ∆G = 65 кДж. 
Но твердофазные реакции протекают при более высоких темпе-

ратурах, что определяется энтропийным фактором реакций: 
2NH4Cl(т) + Fe  = FeCl2 + 2NH3+ H2(г), ∆G = –2,5 кДж, 200 оС, 

2NH4Cl(р) + Со  ≠ СоCl2(р)+ 2NH3(г)+ H2, ∆G = 91 кДж, 
4NH4Cl(р) + 2Со  ≠  [Co(NH3)4]Cl2  + СоCl2 + 2H2, ∆G = 22 кДж, 

2NH4Cl(т) + Со  = СоCl2 + 2NH3+ H2, ∆G=–6 кДж, 300 оС, 
2NH4Cl(р) + Сd  ≠  СdCl2(р)+ 2NH3(г)+ H2, ∆G = 57 кДж, 

2NH4Cl(т) + Сd  =  СdCl2(т)+ 2NH3+ H2, ∆G =–19 кДж, 150 оС, 
2NH4Cl(р) + Ni  ≠  NiCl2(р) + 2NH3(г)+ H2, ∆G = 100 кДж, 

4NH4Cl(р) + 2Ni   ≠  [Ni(NH3)4]Cl2+ NiCl2 + 2H2, ∆G =18 кДж, 
2NH4Cl(т) + Ni = NiCl2(т)+ 2NH3+ H2, ∆G =–12,5 кДж, 350 оС. 

●Взаимодействие с основными и амфотерными оксидами: 
2NH4Сl(т) + 4МеО(т) = MeCl2+3Me + N2↑+ 4H2O  

(t, Me=металлы малоактивные). 
2NH4Сl(т) + МеО(т) = MeCl2 + 2NH3 + H2O (t, Me = активные металлы). 

Соли аммония при стандартных условиях не взаимодействуют с 
оксидами металлов, расположенных  между оксидами калия и меди в 
ряду увеличения энергии Гиббса оксидов: CaO, MgO, Na2O, MnO, 
K2O//ZnO, SnO, FeO, CdO, CoO, NiO, PbO//CuO, HgO: 

2NH4Cl(р) + СаО  + Н2О = СаCl2(р)+ 2NH3
.Н2О, ∆G = –81 кДж, 

2NH4Cl(р) + MgО + Н2О = MgCl2(р) + 2NH3
.Н2О, ∆G = –19 кДж, 

2NH4Cl(р) + МnО + Н2О ↔ МnCl2(р) + 2NH3
.Н2О, ∆G  = 0 кДж, 

2NH4Cl(р) + ZnО + Н2О ≠ ZnCl2(р)+ 2NH3
.Н2О, ∆G = 42кДж, 

2NH4Cl(р)  + BeО + Н2О ≠ BeCl2(р)   + 2NH3
.Н2О, ∆G = 71 кДж, 

6NH4Cl(р) + Al2О3 + 3Н2О ≠ 2AlCl3(р)+ 6NH3
.Н2О, ∆G = 207 кДж, 

2NH4Cl(р) + СоО + Н2О  ≠ СоCl2(р) + 2NH3
.Н2О, ∆G = 28 кДж, 

2NH4Cl(р)  + FeО + Н2О  ≠ FeCl2(р)   + 2NH3
.Н2О, ∆G = 32 кДж, 

6NH4Cl(р) + Fe2О3 + 3Н2О ≠ 2FeCl3(р)+ 6NH3
.Н2О, ∆G = 331 кДж, 

2NH4Cl(р)  + NiО + Н2О  ≠ NiCl2(р)   + 2NH3
.Н2О, ∆G = 34 кДж, 

2NH4Cl(р)  + SnО + Н2О  ≠ SnCl2(р)   + 2NH3
.Н2О, ∆G = 96 кДж, 

2NH4Cl(р) + PbО + Н2О  ≠ PbCl2(т) + 2NH3
.Н2О(р), ∆G = 5,5 кДж. 
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Однако твердофазные реакции при более высоких температурах 
имеют место быть, что определяется энтропийным фактором: 

2NH4Cl(т)+ MgО = MgCl2+ 2NH3 + Н2О(г), ∆G = –4 кДж, 300 оС, 
2NH4Cl(т) + ZnО = ZnCl2 + 2NH3 + Н2О, ∆G = –5 кДж, 250 оС, 

2NH4Cl(т) + МnО = МnCl2 + 2NH3+ Н2О, ∆G = –10 кДж, 200 оС, 
2NH4Cl(т)  + BeО(т) =BeCl2(т)   + 2NH3(г)+ Н2О(г), ∆G = –4 кДж, 650 оС, 

6NH4Cl(т) + Al2О3(т) = 2AlCl3(т)  + 6NH3+ 3Н2О(г), ∆G = –12 кДж, 760 оС, 
2NH4Cl(т)  + СоО(т) = СоCl2(т) + 2NH3(г)+ Н2О(г), ∆G = –7 кДж, 250 оС, 
2NH4Cl(т)  + FeО(т) = FeCl2(т) + 2NH3(г)+ Н2О(г), ∆G = –2 кДж, 225 оС, 

2NH4Cl(т)  + NiО  = NiCl2(т)   + 2NH3(г)+ Н2О(г), ∆G = –24 кДж, 300 оС, 
2NH4Cl(т)  + SnО  = SnCl2(т)   + 2NH3(г)+ Н2О(г), ∆G = –14 кДж, 300 оС, 

2NH4Cl(т)  + PbО = PbCl2(т) + 2NH3 + Н2О, ∆G = –16 кДж, 100 оС. 
Оксиды металлов после водорода растворяются в растворах со-

лей аммония при стандартных условиях: 
2NH4Cl(р)  + HgО + Н2О  = HgCl2(р)   + 2NH3

.Н2О, ∆G = –239 кДж, 
6NH4Cl(р) + Bi2О3 + 3Н2О = 2BiCl3(р)+ 6NH3

.Н2О, ∆G = –86 кДж, 
2NH4Cl(р)  + СuО + Н2О  = СuCl2(р)   + 2NH3

.Н2О, ∆G = –65 кДж, 
4NH4Cl(р) + 2CuО =  [Cu(NH3)4]Cl2+ CuCl2 + 2H2О, ∆G  = –66,9 кДж. 

●Взаимодействие солей аммония с основными и амфотер-
ными гидроксидами 

Анализ литературных данных по свойствам хлорида и сульфата 
аммония показывает, что в их насыщенных водных растворах раство-
ряются те слабые основания, константа основности которых(Ко) выше, 
чем константа диссоциации NH3

.H2O. 
В представленном ряду оснований константа основности 

уменьшается слева направо (учитывается истинная константа диссо-
циации NH3

.H2O): 
TlOH, NaOH, Sr(OH)2, Ba(OH)2, LiOH, Ca(OH)2, Mg(OH)2, Cd(OH)2, AgOHFe(OH)2, 

La(OH)2, Mn(OH)2, Pb(OH)2, Ni(OH)2, Zn(OH)2, Co(OH)2 // NH3
.H2O // 

Sn(OH)2, Cu(OH)2, Al(OH)3, Cr(OH)3, Sс(OH)3, Fe(OH)3, Ga(OH)3, Hg(OH)2, Be(OH)2 

Отсюда можно сделать вывод, что в стандартных условиях в вод-
ных растворах хлорида и сульфата аммония растворяются только те 
основания, константа основности которых больше, чем NH3

.H2O:  
NH4Cl(р) + NaOH(р)  = NH3

.H2O + NaCl, 
2NH4Cl(р) + Ca(OH)2(р) = 2NH3

.H2O + CaCl2, 
2NH4Cl(р) + Mg(OH)2(т) ↔ MgCl2 + 2NH3

.H2O. 
Для катионов, способных к комплексообразованию, можно за-

писать следующую реакцию: 
4NH4Cl (р)  + 2Zn(OН)2(т)  =[Zn(NH3)4]Cl2  + ZnCl2  + 4H2О, 

которую можно разбить на две стадии:  
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1) происходит частичное растворение гидроксида цинка: 
2NH4Cl (р)  + Zn(OН)2(т) ↔ ZnCl2  + 2NH3

.H2O, 
2) в избытке хлорида аммония происходит его полное растворение:  

2NH4Cl (р)  + Zn(OН)2(т) + 2NH3
.H2O = [Zn(NH3)4]Cl2  + 4H2О, ∆G= –10,6 кДж. 

Поэтому в ходе протекания реакции нейтрализации и комплек-
сообразования 

4NH4Cl(р) + Na2[Zn(OH)4](р) = [Zn(NH3)4]Cl2 + 2NaCl + 4H2O 
вначале выпадает осадок Zn(OН)2↓: 

2NH4Cl(р) + Na2[Zn(OH)4] (р)  =Zn(OН)2↓+ 2NaCl + 2NH3
.H2O, 

который затем растворяется в избытке NH4Cl: 
2NH4Cl (р)  + Zn(OН)2(т)  + 2NH3

.H2O = [Zn(NH3)4]Cl2  + 4H2О. 
Аналогично можно записать реакцию полной нейтрализации 

Na4[Cd(OН)6]: 
6NH4Cl(р) + Na4[Cd(OН)6](р)= [Cd(NH3)6]Cl2  + 4NaCl + 6H2O: 
1) 4NH4Cl(р) + Na4[Cd(OН)6](р)=Cd(OН)2↓+ 4NaCl + 4NH3 

.H2О, 
2) Cd(OН)2 в избытке NH4Cl(р)  растворяется так же, как и гидро-

ксид цинка: 2NH4Cl(р) + Cd(OH)2 + 4NH3
.H2O =  [Cd(NH3)6]Cl2  + 6H2O. 

Гидроксиды кобальта (II) и никеля (II) растворяются в солях 
аммония с образованием устойчивых аммиачных комплесов: 

4NH4Cl(р) + 2Ni(OH)2 = [Ni(NH3)4]Cl2  + NiCl2  + 4H2O: 
1) 2NH4Cl (р)  + Ni(OН)2(т) ↔ NiCl2  + 2NH3

.H2O, 
2) 2NH4Cl (р)  + Ni(OН)2(т) + 2NH3

.H2O= [Ni(NH3)4]Cl2  + 4H2O, 
6NH4Cl(р) + 3Co(OH)2 =   [Co(NH3)6]Cl2  + 2CoCl2  + 6H2O. 
Основания, стоящие в представленном ряду правее 

NH3
.H2O, в солях аммония не растворяются: 

NH4Cl(р) + Sn(ОН)2 ≠,  SnCl2 + 2NH3
.H2O, 

NH4Cl(р)  + Cu(OH)2    ≠,   NH4Cl(р)  + Al(OH)3(т)   ≠, 
NH4Cl(р)  + Cr(OH)3(т) ≠,    NH4Cl(р)  + Sn(OH)2  ≠,  NH4Cl(р) + Fe(OH)3    ≠. 

Поэтому такие основания полностью осаждаются из гидроксо-
комплексов солями аммония за счет реакций нейтрализации: 

3NH4Cl(р) + Na3[Al(OH)6] (р)  = Al(OH)3↓ + 3NH3 
.H2O+ 3NaCl, 

NH4Cl(р) + Na[Al(OH)4](р)  = Al(OH)3↓+ NH3
.H2O + NaCl, 

3NH4Cl(р) + Na3[Cr(OH)6] (р)  = Cr(OH)3↓ + 3NH3 
.H2O+ 3NaCl, 

2NH4Cl + Na2[Cu(OH)4] = Cu(OH)2↓+ 2NH3
.H2O + 2NaCl. 

Эти реакции нейтрализации можно представить следующими 
схемами: 

1) диссоциация анионного гидроксокомплекса в растворе: 
[Al(OH)4]-    ↔   Al(OH)3↓ +   ОН-, 

2) нейтрализация гидроксид-ионов ОН- катионами аммония NH4
+: 

NH4
+ + ОН-  ↔   NH3

.H2O. 
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В осадок выпадает Al(OH)3,  так как не растворяется в избытке 
NH4Cl(р): 

NH4Cl(р) + Al(OH)3↓ ≠. 
Таким образом, реакции осаждения малорастворимых основа-

ний, расположенных правее аммиака, раствором аммиака протекают 
необратимо: 

AlCl3(р) + 3NH3
.H2O(р)= Al(OH)3↓ + 3NH4Cl(р), 

Cr(NO3)3(р) + 3NH3
.H2O(р)  =  Cr(OH)3↓  + 3NH4Cl(р), 

CuCl2(р) + 2NH3
.H2O(р)= Cu(OH)2↓+  2NH4Cl(р), 

SnCl2(р) + 2NH3
.H2O(р) = Sn(OH)2↓+ 2NH4Cl(р). 

Реакции осаждения малорастворимых оснований, расположен-
ных в представленном ряду до аммиака, раствором аммиака протекают 
обратимо: 

ZnCl2(р) + 2NH3
.H2O(р) ↔ Zn(OH)2↓ + 2NH4Cl(р), 

MgCl2(р) + 2NH3
.H2O(р)↔Mg(OH)2↓+ 2NH4Cl(р), 

NiCl2(р) + 2NH3
.H2O(р)↔Ni(OH)2↓+ 2NH4Cl(р),

FeCl2(р) + 2NH3
.H2O(р)↔Fe(OH)2↓+ 2NH4Cl(р). 

Из представленного ряда оснований также следует, что впере-
дистоящее основание вытесняет последующие из растворов солей 
сильных кислот, подвергающихся гидролизу по катиону:   

3Zn(OН)2  +  2FeСl3(p) =  2Fe(OH)3↓ +  3ZnCl2(p), ∆G = –164 кДж, 
3Fe(OH)2   +  2FeСl3(p) = 3FeСl2 (p)+  2Fe(OH)3↓, ∆G = –185 кДж, 
3Ni(OH)2  + 2AlCl3(p)   =  3NiCl2(p)+  2Al(OH)3↓, ∆G = –88 кДж. 

●Разложение солей аммония: 
●Разложение солей летучих кислот-неокислителей: 

NH4Г(т)     ↔NH3(г)    + HГ(г)     (t, Г = F, Сl, Br, I ), 
(NH4)2CO3  = NH3↑   + NH4HCO3    ( до 50 оС),

NH4HCO3    = NH3↑   + CO2 ↑  + Н2О↑   (t > 58 оС ), 
CH3COONH4 =  CH3COOH↑  + NH3 ↑    (t). 

●Разложение солей нелетучих сильных кислот:
(NH4)2SO4(т) = NH3↑+ NH4HSO4 (235 °С, кипит без разложения), 

NH4HSO4  = NH3↑+ SO3↑ + H2O  (tt, только при t>tкип), 
3NH4HSO4 = NH3↑+ N2↑+ 3SO2↑ + 6H2O  (tt, только при t>>tкип). 

●Разложение солей нелетучих средних и слабых кислот:
(NH4)2MoO4 =  NH3↑+ NH4HMoO4     (t1, первая стадия), 

NH4HMoO4 = NH3↑ + H2MoO4 (MoO3+ Н2О   (t2>t1 , вторая стадия), 
(NH4)3РO4 = NH3↑   +  (NH4)2HРO4     (до 40 оС), 
(NH4)2HРO4  =NH3↑  +  NH4H2РO4     (до 70 оС), 

NH4H2РO4     = NH3↑ + H3РO4      (155 оС), 
2NH4H2РO4    = (NH4)2H2Р2O7  + Н2О↑ (300 оС), 

2NH4VO3   = 2NH3↑+ V2O5 + Н2О↑ (400 оC). 
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●Разложение солей кислот-окислителей: 
NH4NO2(т) =N2↑ + 2Н2О (60–70 oC),BMK, 

NH4NO3(т) = N2O↑+ 2H2O   (t1 = 190–245 oC),  BMK, 
2NH4NO3(т) = N2↑+ 2NO↑ + 4Н2О↑ (t2  > t1, 250–300 oC), BMOB, 

2NH4NO3(т) = 2N2↑+ O2↑ + 4Н2О↑   (t3  > t2, 350 oC, взрыв), BMK+BMOB, 
(NH4)2Cr2O7(т) = N2↑+ Cr2O3 + 4H2O (170 °С), BMOB, 

2(NH4)2CrO4=Cr2O3 + N2↑+ 2NH3↑+ 5Н2О (t, при быстром нагревании), 
4NH4ClO4 = 6H2O + 4HCl↑ + 2N2↑ + 5O2↑ (добавка к ракетному топливу), 
2NH4ClO3= N2+ Cl2 +O2 + 4H2O (102 °С), NH4MnO4= N2↑+ 2MnO2 + 4H2O, 
3NH4NO3(т) + 2Al = 3N2↑+ 6Н2О↑+Al2O3+Q(t, входит в состав аммонала), 

5NH4NO3(т)72 %+ 2Alпор 25 %+ 2Спор 3 % = 5N2↑+10Н2О↑+ Al2O3+2CO↑+ Q, 
                                             (аммонал) 

2КNO3(т) + 3С + S = 3N2↑+ K2S + 3CO2↑ +  Q   (t, черный порох). 
●Разложение солей пиро- и метакислот: 

2MgNH4PO4 = Mg2P2O7 + 2NH3↑, NaNH4HPO4 = NaPO3 + H2O + NH3↑. 
●Реакции катиона аммония NH4

+: 
NH4Cl(p) + NaOH(p)  = NH3↑+ Н2О + NaCl  (t): 
– по характерному резкому запаху аммиака, 
– по посинению влажной лакмусовой бумаги, 
– по почернению фильтровальной бумаги, смоченной раствором 

соли ртути (I). 
NH4Cl(p) + 2K2[HgI4] + 2KOH(p)] = [(IHg)2NH2]I↓ + 5KI + KCl + 2H2O, 

    реактив Несслера                                              красно-бурый   

или: NH4Cl(p) + 2K2[HgI4] + 4KOH(p)] = [ОHg2NH2]I↓ + 7KI + KCl + 3H2O, 
                реактив Несслера                                         красно-бурый   

или: 2K2[HgI4] (р) + 3KOH(р)] + NH3(г) = [Hg2N]I.H2O↓ + 7KI + 2H2O, 
                                                                                        красный   

H2[PtCl6](p)+ 2NH4Cl(p)= (NH4)2[PtCl6]↓ желтый  + 2HCl. 
●Безводный гидразин N2H4 
N2H4 – бесцветная, дымящая, ядовитая жидкость; более слабое 

основание, чем аммиак; проявляет окислительно-восстановительные 
свойства; сильный восстановитель, хорошо растворяется в воде. 

●Получение: 
Метод Рашига: 

2NH3(p)+NaOCl(т) = N2H4 + NaCl + H2O (кипячение в присутствии желатина٭): 
1) NH3(p) +NaOCl(т) = NH2Clхлорамин  + NaOH, 

2) NH2Cl  + NaOH + NH3(p) = N2H4   + NaCl + H2O. 
.↑Желатин предотвращает реакциию: N2H4   + 2NH2Cl = 2NH4Cl  + N2٭
(NH2)2COкарбамид + NaOCl + NaOH(p) = N2H4 + NaCl + NaHCO3 (кат: Mn2+). 

Метод Байера: 
2NH3(p)  +H2O2(p) = N2H4   + 2H2O  (в ацетоне). 
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Другие возможные методы: 
2NH3(г)  ↔ N2H4 + H2  (УФ обл.), N2H5Clхлорид гидразония= N2H4 + HCl (350 оC), 

N2H5Cl + NH3(г)  = N2H4 + NH4Cl    (150–190 оC). 
●Окислительно-восстановительные свойства гидразина: 

3N2H4(г)= 4NH3 + N2    (t>350 оC, без доступа воздуха), 
N2H4(г)=  N2  + 2H2     (200–300 оC, kat: Pt, Pd или Rh), 

N2H4(ж) + O2(г)  = N2  + 2H2O + Q  (в качестве реактивного топлива), 
N2H4(г)+  H2(г)  = 2NH3      (t), N2H4(г)+  H2S(г)   = S + 2NH3, 

5N2H4(г)+ 2N2О4= 7N2  + 2H2+ 8H2O (самовоспламеняющаяся смесь), 
3N2H4(ж) + 2KIO3(р)  = 2KI + 3N2↑  + 6H2O,    в щелочной среде, 

N2H4(ж) + 4Cu(OH)2 = 2Cu2O + N2↑  + 6H2O,   в щелочной среде , 
N2H4(ж) + 2Г2 = 4HГ + N2↑(Г= Br, Cl, I),  N2H4(ж) + 2H2O2(р) = N2↑ + 4H2O, 

N2H4(ж) + HNO2(k) = НN3↑азотистоводородная + 2H2O 
2N2H4(ж) + 2Na = H2↑+ 2NaN2H3,  N2H4(ж) + Zn + 4HCl = 2NH4Cl + ZnCl2, 
N2H4(ж) + 2I2(р)= N2↑+ 4HI (рН<7), 3N2H4 + 4AuCl3 = 4Au + 3N2↑+12HCl, 

N2H4
.H2O(p) + 4CuCl2(p) + 8NaOH(p) = 2Cu2O↓ + N2↑ + 8NaCl + 7H2O, 

5N2H4(ж) + 4KMnO4 + 6H2SO4 = 5N2↑ + 4MnSO4 + 2K2SO4 + 16H2O. 
●Кислотно-основные свойства: 

N2H4+H2O=N2H4
.H2O(N2H4

.H2O↔N2H5
++OH-, N2H5

+ +H2O↔N2H6
2++OH-), 

N2H4(ж)+ H2SO4(р) = [N2H4]H2SO4↓(или [N2H6]SO4 – сульфат гидразония), 
N2H4(ж) + H2SO4(р)  = [N2H5]HSO4↓,  2N2H4(ж) + H2SO4(р) = (N2H5)2SO4↓, 

[N2H6]SO4(p) +4CuCl2(p) +10NaOH(p)= 2Cu2O↓+ N2↑+ Na2SO4 + 8NaCl + 8H2O (t), 
N2H4(ж) + HCl(р) = [N2H4]HCl  ([N2H5]Cl – хлорид гидразония), 

N2H4(ж)+ 2HCl(р) = [N2H6]Cl2дихлорид гидразония: 
[N2H6]Cl2  =   [N2H5]Cl + HCl↑    (130 оC), 

[N2H5]Cl +4CuCl2(p) + 9NaOH(p) =2Cu2O↓+ N2↑+ 9NaCl +7H2O (t), 
[N2H6]Cl2 окислитель + 2H3TiCl6  =  2H2TiCl6  + 2NH4Cl. 

N2H4(ж) + HNO3(р) = [N2H5]NO3,  N2H4(ж) + 2HNO3(k) = [N2H6](NO3)2,
CoCl3(p)+ 3N2H4(ж) = [Co(N2H4)3]Cl3, CuSO4(p) +2N2H4(ж) =[Cu(N2H4)2]SO4,

NaN2H3 + H2O = NaOH + N2H4. 
●Гидроксиламин N-1H2OH 
NH2OH – бесцветное кристаллическое вещество, слабое основа-

ние, проявляет окислительно-восстановительные свойства, восстано-
вительные преобладают, sp3-гибридизация (Н-N), валентный угол 107о. 

●Получение NH2OH: 
Электролизом раствора  HNO3 на ртутном или амальгиро-

ванном свинцовом катоде (метод Тафеля): 
2HNO3(к) + 2H2O   = 2NH2OH +  3O2↑*: 
катод: НNO3+ 6H+  + 6ē  = NH2OH + 2H2O     2 
анод:   2H2O  – 4ē  = 4H+  + O2 ↑                       3 

*для осаждения NH2OH добавляют HCl: NH2OH + HCl = (NH3OH)Cl↓: 
∑2HNO3(к)+ 2HCl(р)+ 2H2O=2(NH3OH)Cl↓хлорид гидроксиламмония+3O2↑. 
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Метод Рашига: 
Первый способ 

1) NaNO2(р) + NaHSO3(р)+ SO2 = (NaSO3)2NOHсоль гидроксиламинсульфокислоты, 
2) (NaSO3)2NOH(р)  + 3KCl(р)  = (KSO3)2NOH↓ + 2NaCl, 
3) (KSO3)2NOH + 4H2O = (NH3OH)2SO4 + 2K2SO4  + H2SO4 (кипячение), 
                                                        сульфат гидроксиламмония 

4) (NH3OH)2SO4+2C2H5ONa=2NH2OH+2C2H5OH+Na2SO4 (0 оС, в C2H5OH), 
Второй способ 
1) NH4NO2(р) + NH3(р)  + 2SO2 + 2H2O = (NH4SO3)2NOHсоль 
                                                                                                        гидроксиламинсульфокислоты, 

2) 2(NH4SO3)2NOH + 4H2O = (NH3OH)2SO4 +(NH4)2SO4 + 
2NH4НSO4(кипячение), 

            гидроксиламмония 

3) (NH3OH)2SO4 + 2C2H5ONa = 2NH2OH + 2C2H5OH + Na2SO4  
(0 оС, в C2H5OH). 

Другие возможные методы: 
(NH3OH)Cl + C2H5ONa  = NH2OH + C2H5OH + NaCl  (0 оС, в C2H5OH), 

3SnCl2(р)+ 2NO(г) + 12HCl(р)= 2NH2OH + 3H2[SnCl6], 
2NO(г)+ 3H2  = 2NH2OH,  2NO + 3H2 + H2SO4(k) = (NH3OH)2SO4↓(кат: Pd). 

●Кислотно-основные и окислительно-восстановительные                                                  
свойства N-1H2OH: 

NH2OH(т) + 2NH2OH(т)=NH3↑+N2↑+ 3H2O   (t> 100 оС, взрыв), 
NH2OH(т) + H2O = NH2OH.H2O ↔ NH3OH+ + OH-, 

NH2OH(р) + O2 = HNO2 + H2O, 
7NH2OH(т) = 3NH3

.H2O +N2↑ + N2O↑ + 3H2O     (кат: Pt, ММД), 
3NH2OH(т) = N2↑+ NH3

.H2O+ 2H2O(t, ММД) или 
3NH2OH(т) = N2↑+ NH3↑+ 3H2O    (в щелочных растворах), 

4NH2OH(p) + 2NaOH(p)  =Na2N2O2+ 4H2O + 2NH3          (кат: Pt), 
NH2OH(т)+ NaOH(т) + NaNO2(т)  = Na2N2O2 гипонитрит + 2H2O (t): 

Na2N2O2  + 3I2 + 3H2O = NaNO2 +NaNO3+6HI. 
NH2OH(р) + NaOH(p)   + O2 = NaNO2 + 2H2O, 

NH2OH(p) + HCl(k)  =  (NH3OH)Cl↓: 
2(NH3OH)Cl + 6KOH(p) + 2I2  = N2O↑ + 4KI +2KCl +7H2O, 

2(NH3OH)Cl + 4FeCl3  = N2O↑ + 4FeCl2  + 6HCl +H2O, 
NH2OH(p) + HClO4(p)  =  (NH3OH)ClO4↓, 

NH2OH(p)  + H2SO4(k) =  (NH3OH)HSO4↓ (холод. H2SO4), 
NH2OH(p) + H2S(p)  = NH3↑+ S + H2O, 

2NH2OH(р) + 4FeSO4(р)  + 3H2SO4(р) = 2Fe2(SO4)3  + (NH4)2SO4 + 2H2O, 
NH2OH(р) + SnCl2(р)+ 3HCl(р) = SnCl4 + NH4Cl + H2O, 

NH2OH(р) + SO2(p)+ H2O = NH4HSO4, 
NH2OH(т)  + HNO2(г)= N2O↑ + 2H2O   (t), 
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NH2OH(т)  + HNO2(г)= Н2N2O2 азотноватистая + H2O,  ММК, 
Н2N2O2(т) слабая  = N2O↑ + H2O (t), ВМД, 

2NH2OH(p) + 2Г2(г)  = 2HI + N2↑+ 2H2O   (Г = I , Br, Cl), 
2NH2OH(р)  + 2NO= N2↑ + N2O↑ + 3H2O, 

2NH2OH(р) + 2Cu(OH)2  = Cu2O + N2↑  + 5H2O  (100 оС), 
2NH2OH(р) + 2KOH(p)  + I2  = N2↑+ 2KI + 4H2O, 

2NH2OH(р) + 2KМnO4(р)+ 2KOH(р) = N2↑+ 2K2MnO4 + 4H2O, 
2NH2OH(p)  + NaClO(p) = N2O↑ + NaCl + 3H2O, 
2NH2OH(p)  + 2Ag2O = 4Ag↓ + N2O↑ + 3H2O, 

NH2OH(р) + 2Ho 
(Zn+NaOH)   =   NH3

.H2O, 
2(NH3OH)HSO4  + I2(p)   = 2HI + N2↑+ 2H2SO4 + 2H2O, 

6NH2OH(р) + PtCl4(р)= [Pt(NH2OH)6]Cl4, 
4NH2OH(р) + CuSO4(р)= [Cu(NH2OH)4]SO4. 

●Азотистоводородная кислота (азидоводород, динитридонит-
рат (V) водорода НN3  или НNN2). Азиды [12–15, 27] 

В обычных условиях динитридонитрат (V) водорода НN3 – бес-
цветная летучая жидкость с резким запахом, имеет линейное строение, 
характерна sp-гибридизация (N–N), водный раствор НN3 – слабая (близ-
ка к уксусной) азотистоводородная кислота, азид – ион NN2

- ([N+5N2
-3]-) – 

сильный окислитель вследствие наличия атомной частицы азота N+5; НN3
проявляет окислительные свойства так же, как НNО3, а благодаря нали-
чию частицы азота N-3– восстановительные свойства так же, как NН3: 

 
Азиды переходных элементов взрываются при ударе или нагревании. 

●Получение НN3: 
N2H4(ж) + НNO2(к)  = НN3↑+ 2H2O,NaN3 + HCl = НN3↑+ NaCl, 

NaN3 + H2SO4(k)  = НN3↑+ NaHSO4   (вакуум, 10 оС), 
NaN3 + H3РO4(k)   = НN3↑+ NaH2РO4    (вакуум, 10 оС), 
NaNH2(распл) + N2O(г) = H2O + NaN3азид    (190 oC)   или 

2NaNH2(распл)+ N2O(г) = NaOH + NH3 + NaN3 (в подушках безопасности, 190 oC), 
3NaNH2(распл) + NaNO3(т)  = 3NaOH + NH3 + NaN3азид (175 oC), 

С4Н9ОNOбутилнитрит+ N2H4
.H2Oгидразин + KOH = KN3+ C4H9OH + 3H2O, 

AgN3 детонатор  + Г2 (в эфире)  =  AgГ + N3Г азид     (Г = Br, I), 
NaN3 + NaГO + H2O = N3Г (г) + 2NaOH, 

ClN3(г) , IN3(т), BrN3(ж) – взрывчатые вещества. 
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●Окислительно-восстановительные свойства НN3: 
Для того чтобы было легко определить продукты и тип окисли-

тельно-восстановительной реакции с участием НN3, нами представлены 
возможные электронные схемы внутримолекулярного окисления-восста-
новления (ВМОВ) и внутримолекулярной конмутации (ВМК) НN3: 

 

 

 

Рассмотрим конкретные окислительно-восстановительные реак-
ции с участием HN3 в рамках представленных схем: 

10HN3(г)+ 2KMnO4(р)+ 3H2SO4(р) = 15N2↑+ 2MnSO4 + K2SO4 + 8H2O, 
Mn+7  +5ē  =Mn+2                   2 
4N-3  +2N+5   – 2ē=  3N2

о     5, 
2HN3(г)+ I2(г)  = 2HI↑ +  3N2↑   (в присутствии тиосульфата) 
4N-3  +2N+5   – 2ē = 3N2

о      1 
I2 + 2ē =2I-                                    1,   (ВМК + ММОВ), 
2NaN3  + I2  = 2NaI + 3N2↑(t),  4HN3(г) + 2F2  = NH4F + N2↑+ 3FN3↑, 
2HN3(г)+ 2HСlO(р) = 2N2↑+ N2O↑ + 2HCl + 2H2O: 
Сl+   + 2ē =Сl-                                        2 
4N-3  +2N+5  – 4ē= 2N2

о+[N-3 + N+5]      1, 
HN3(г) + 2HCl(г) + HCl(г) = 2Cl + N2 + NH4Cl: 
2Сl-    – 2ē  =  2Clо                     1 
2N-3  +N+5   + 2ē=  N2

о  +N-3          1, 
Pt + 2HN3(г)+ 8HCl(г) = H2[PtCl6] + 2N2↑+ 2NH4Cl  или: 
Pt + 2HN3(г)+ 6HCl(г) = PtCl4 + 2NH4Cl + 2N2↑, или: 
Pt + 2HN3(г)+ 6HCl(г) = (NH4)2[PtCl6] + 2N2↑,   или: 
Pt + 2HN3(г)+ 4HCl(г) = PtCl4 + 2N2↑+ 2NH3↑: 
Ptо   – 4ē  =Pt+4                                     1 
2N-3  +N+5   + 2ē =  N2

о  +N-3          2 , 
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2Au + 3HN3(г)+ 6HCl(г)  = 2AuCl3 +  3N2↑+  3NH3: 
Auо  – 3ē   =Au+3                               2 
2N-3  +N+5   +2ē=  N2

о  +N-3              3, 
2HN3(г) = H2↑+    3N2↑+ Q(взрыв), 
2Н+  + 2ē =  H2

о                                        1 
4N-3  +2N+5 – 2ē=  3N2

о                     1, 
2NaN3 = 2Na +  3N2↑(ЩМ и ЩЗМ, при 300 оС разлагаются без взрыва): 
Na+    + 1ē    =Naо                                 2 
4N-3  +2N+5   – 2ē=  3N2

о                 1, 
Рb(N3)2детонатор = Pb + 3N2↑ (взрыв) 
Рb+2    + 2ē =Рbо                                     1 
4N-3  +2N+5   – 2ē=  3N2

о                 1, 
Cu(N3)2 = Cu + 3N2↑(взрыв), 
Cu + HN3(г)  + 2HN3(г) = Cu(N3)2 + N2↑+ NH3↑ (также с Mg,  Zn, 

Mn, Fe и др.): 
Cuо  – 2ē  =   Cu+2                              1 
2N-3  +N+5   + 2ē=  N2

о  +N-3        1 , 
HN3(г) + H2O = N2↑ + NH2OH  (медленное разложение): 
2N-3  –  6ē=  N2

о                 1 
N+5    + 6ē  =N-                    1, 
2HI(г) + HN3(г) = I2↓ + NH3↑ + N2↑: 
2I-  – 2е     =I2

о                                       1 
2N-3  +N+5   +2е=  N2

о+N-3            1, 
HN3(г)+ НNО2(р)  = N2O↑ + N2↑ + H2O (качественное определение азидов), 
N2H4(г)  + НNО2(p)  = HN3  + H2O: 
2N-2  + 2ē =   2N-3             1 
N+3    – 2ē  =  N+5               1, 
NaN3(т)+ H3PO4(p) =   HN3  + NaH2PO4. 
●Галогениды азота 

NH4Cl(г)+ 3Cl2(г)= NCl3(ж) + 4HCl,NH3(k) + 3Г2(г) = NГ3(т) + 3HГ(Г=Cl,Br,I), 
2NF3(г)+ 3H2O = 6HF↑+N2O3, 2NF3(г)+ 3Н2О = 6HF+NO+NO2 (t, элек. искра), 
N-3Cl3(ж)+ 3Н2О = NH3  + 3HClO, 2NF3(г)  + 3H2(г)  = 6HF↑ + N2↑ (взрыв), 

2NCl3(ж)  =  N2↑ + 3Cl2↑. 
●Оксиды азота [12–15, 27] 
●Оксид азота (I), или оксид диазота N2O, или оксонитрид азота (V) 
N2O – бесцветный газ со сладковатым вкусом и слабым запа-

хом; мало растворим в воде; не взаимодействует с водой, кислотами и 
щелочами; несолеобразующий оксид; sp-гибридизация атома азота; 
валентный угол 180 оС, имеет линейное строение; резонансные струк-
турные формулы оксида азота (1) можно представить так: 
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Ковалентность центрального азота равна четырем, степень 

окисления (+5), а крайнего – двум или трем, степень окисления (–3), 
N2ONO2, N2O3, N2O5: такие переходы невозможны. 

В данном разделе проанализированы свойства оксонитрида азо-
та (V) в соответствии с представленной классификацией окислительно-
восстановительных реакций [12–15, 18, 27, 28]. Нами представлены 
возможные электронные схемы внутримолекулярного окисления-вос-
становления  N2O: 

 
 

Схема классификации ОВР٭ 

 

 
 Классификация ОВР, разработанная автором [11, 12, 19, 20]٭
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●Возможные пути получения N2O [27]: 
(NH4)2SO4(т)  + Ca(NO3)2(т)  = 2N2O↑ + 4H2O + CaSO4   (300 0С),

2NaNO3(т)   + (NH4)2SO4(т)  =  Na2SO4  + 2N2O↑ + 4H2O (250–300 0С), 
NH4NO3(т) = N2O↑+ 2H2O + Q (190–250 0С, Пристли), 

NH2OH(т)  + HNO2(г)= N2O↑ + 2H2O (t), 
Ag2N2O2 диоксодинитрат + 2HCl(p)  = H2N2O2   + 2AgCl, 

H2N2O2(азотноватистая)   = N2O↑+  H2O  (20–25 0С cо взрывом)  ВМД, 
NH2OH(т)+ NaOH(т) + NaNO2(т)  = Na2N2O2 + 2H2O   (t): 

Na2N2O2(p,диоксодинитрат)   + CO2   = N2O↑+ Na2CO3   (20–25 оС), ВМД. 
2(NH3OH)Cl + 6KOH(p) + 2I2  = N2O↑ + 4KI + 2KCl + 7H2O, 

2(NH3OH)Cl + 4FeCl3(p)   = N2O↑ + 4FeCl2  + 6HCl +H2O, 
(NH3OH)Cl + NaNO2(p)= N2O↑ + NaCl + 2H2O, 

4Ca(т) + 2HNO3(к)  + 8HNO3(к)  = 4Ca(NO3)2 + N2O↑ + 5H2O. 
●Окислительно-восстановительные свойства N2O: 
При нагревании N2O до 750 С параллельно протекают два процесса: 

1) 2N2O(г) = 2N2↑ + O2↑  (взрыв),  2) 2N2O(г) =  2NO↑ + N2↑ (взрыв), 
H2SO3(p)+ N2O(г) = H2SO4 + N2↑, 

2SnCl2 + N2O + 8HCl + H2O = 2H2[SnCl6]+2NH2OH, 
8TiCl3(p)+ N2O(г) + 7H2O = 8TiOCl2 + 2NH4Cl + 6HCl, 

N2O(г) + Mg =  N2↑+ MgO (500 оС), N2O(г)  + 2Сu= N2↑+ Cu2O (t),
Cu(т) + N2O(г) =  N2↑ + CuO  (500–600 оС), 

H2SO4(к) + N2O =  SO2↑ + 2NО↑ + H2O, 
H2(г) + N2O(г)= N2↑ + H2O  + Q (150–200 оС, вспышка), 

2P(г) + 5N2O(г) = 5N2↑ + P2O5↑(500–600 оС), 
С(т) + N2O(г) = N2↑ + CO↑ (450–600 оС, 

С(т) + 2N2O(г) = 2N2↑ + CO2↑ (450–600 оС), 
S(плав) + 2N2O(г) = 2N2↑ + SO2↑(500 оС), 

3N2O(г)  + 2NH3(г)  = 4N2↑+ 3H2O + Q  (250 оС, взрыв), 
N2O(г)   + SO2(г)  + H2O = N2↑+ H2SO4,

5N2O + 8KMnO4 + 7H2SO4(р) = 3MnSO4 + 4K2SO4 + 5Mn(NO3)2 + 7H2O: 
5N2O(г) + 2KMnO4(р)  + 3H2SO4(р)  = 2MnSO4 + K2SO4 + 10NO↑ + 3H2O. 

●Оксид азота  (II) или монооксид азота NO. 
NO – несолеобразующий оксид; бесцветный, ядовитый и мало 

растворимый в воде газ; tкип = –151,7 ºC, tпл = –163,7 ºC, tразл > 1000 ºC; 
окислительные свойства преобладают; образуются одна σ- и одна π-двух-
центровые связи, образованные по обменному механизму:                                                  

 
С позиции МО ЛКАО, кратность связи составляет П = 6–1/2  = 2,5, 

т.е. на связывающих МО локализуются 6 электронов, 1 электрон – на  
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π-разрыхляющей МО. Такая молекулярная частица содержит один не-
спаренный электрон, за счет которого она димеризуется в N2O2.  

●Возможные пути получения NO: 
4NH3(г) + 5O2(г)  = 4NO + 6H2O (700–800 оC, кат:  Pt/Rh), 

N2(г) + O2(г)   =2NO  (эл.разряд  или 2500 оC), 
3Cu + 6HNO3(30 %) + 2HNO3(30 %) = 3Cu(NO3)2 + 4H2O + 2NO↑, 

6Hg + 2HNO3(р) + 3H2SO4(к) = 3Hg2SO4 + 4H2O + 2NO↑, 
FeCl2 + NaNO2 + 2HCl = FeCl3 + NaCl + H2O + NO↑, 

6NaNO2(т) + 3H2SO4(к)  = 3Na2SO4 + 2HNO3 + 4NO↑+ 2H2O, 
H2S(p)+ 2NaNO2(p)+ H2SO4(50% р) = S + 2NO↑ + Na2SO4 + 2H2O, 
2HI(p) + 2NaNO2(p)+ H2SO4(50% р) = I2↓ + 2NO↑ + Na2SO4 + 2H2O, 

2KI(p)+ 2KNO2(p)+ 2H2SO4(50% р) = I2↓ + 2NO↑ + 2K2SO4 + 2H2O или: 
2НI(p) + 2НNO2(p)= I2↓ + 2NO↑ + 2H2O, 

2NaNO2(т) + HNO3(к)  + HNO3(к)  =2NaNO3  + NO↑+ NO2↑+ H2O, 
2HNO3(k, теплый) + 3SO2(г)  + 2H2O =  3H2SO4 + 2NO↑ (t). 

●Окислительно-восстановительные свойства NO: 
2NO + NO = N2O+NO2 (30–50 оС, Р),  2NO= N2+ O2  (t>700 оС, kat: BaO), 

2NO(г) + O2(г) = 2NO2(г)  (на воздухе протекает мгновенно), 
NO+ O3 = NO2+ O2  (22 оС), NO2+ O= NO + O2, 2NO+ O3= N2O5 (t), 

2NO(г) + O2(г) + 2H2SO4(k)  = 2[NO]HSO4 + 2H2O, 
NO(г) +H2O ≠,NO(г) + кислоты разбавленные ≠ 

NO(г) + щелочи разбавленные ≠;NO(г) + NH3
.H2O≠ , 

NO(г) +  S≠; 2NO(г) + Сграфит =  N2↑+ СO2↑(400–500 оС), 
10NO(г) + Р4(г) =  5N2↑+ Р4О10↑  (150–200 оС), 

2NO(г) + Г2(г) = 2NOГнитрозил галогениды (Г= F, Сl, Br, активированный С). 
Устойчивость этих соединений быстро уменьшается в ряду NOF – NOI. 

NOГ(г)  + H2O = NO(OH) гидроксид нитрозила + HCl, NOCl (г) =NO + Cl, 
NOCl + H2O = HNO2 + НCl,  NaNO2(т) + 2HCl(г)  = NOCl↑ + NaCl + H2O, 

NO(г)   + 2HNO3(к)   =  3NO2↑+ H2O, 
2NO(г)  + К2Сr2О7 + 4H2SO4 = 2HNO3 + Cr2 (SO4)3  + K2SO4 + 3H2O, 

5NO(г)  + 3KMnO4 + 6H2SO4 = 5HNO3 + 3MnSO4  + 3KHSO4 + 2H2O, 
или 5NO(г) + 3KMnO4 + 2H2SO4 = 3КNO3 + 2MnSO4  + Mn(NO3)2 + 2H2O, 

2NO(г)   + 2H2(г)   =  N2 + 2H2O + Q     (200 оС,   вспышка), 
2NO(г)   + 5H2(г)   =  2NH3 + 2H2O (t, выхлопные газы автомобилей), 

NO(г)   + 5H  =  NH3
.H2O     (Zn + NaOH, водород в момент выделения), 

2NO(г)  + 2SO2(г) = N2 + 2SO3 (22оС),2NO(г)  +  SO2(г)  = N2О↑ + 2SO3, 
2NO + SO2  + H2O(гор) = N2O + H2SO4,  NO(г)  + NO2  + H2O ↔ 2НNO2,

NO(г)  + NO2(г)  + 2NаОН ↔ 2NаNO2  + 2H2O, 
2NO(г)  + 2СO(г)  =  N2 +  CO2 (кат: Rh, выхлопные газы автомобилей), 

2NO(г)  + СO(г)  = N2O +  CO2   (t, выхлопные газы), 
2NO(г)  + 2H2S(г)   = N2 + 2S↓+ 2H2O   (300–350 оС), 
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4NO(г)  + 2Na2O = 2NaNO2  + Na2N2O2    (гипонитрит), 
4NO(г)  + 2NaOH(т)  = 2NaNO2  + N2O↑  + H2O   (22оС) , 

6NO(г)  + 4NaOH(распл)  = 4NaNO2  + N2↑  + 2H2O  (350–400 оС), 
2NO(г)  + 4Сu= N2↑+ 2Cu2O (500–600 оС);  2NO + 2Mg= N2↑+ 2MgO (t), 
NO + HClO(p)+ H2O = HNO3 + HCl,  4NO + CH4  = 2N2↑+ CO2↑+ 2H2O, 

2NO(г)  + 3SnCl2(p)+  12HCl = 3H2[SnCl6] + 2NH2OH, 
NO(г)  + 5CrCl2(p) + 4H2O = 5CrOHCl2 + NH3, 
NO(г)  + 3CrCl2(p)  + 3HCl = 3CrCl3 + NH2OH, 

4NO(г) + O2 (г) + 4H2SO4(k) = 4[NO]HSO4 (гидросульфатнитрозила) + 2H2O, 
NO(г) + FeSO4(p) = [Fe(NO)]SO4, нитрозосульфат, 

NO(г) + FeCl2(p)+ 5H2O = [Fe(H2O)5(NO)]Cl2, нитрозохлорид, 
NO(г)+ CuSO4(т)+ H2SO4(k)= [Cu(NO)][HSO4]2, 

NO(г)+CuCl2(р. в спирте)= [Cu(NO)]Cl2. 
 
●Оксид азота (IV), или диоксид азота NO2 
NO2 – бурый ядовитый газ с характерным запахом; кислотный 

оксид; хорошо растворяется в воде и реагирует с ней с образованием 
двух кислот; при t ≤ 21 ºC – красноватая жидкость, при t ≤  –11,2 ºC –  
бесцветное твердое вещество димерной формы N2O4; sp2-гибридиза-
ция; валентный угол 134о:                                             

 
Две σ-связи являются двухцентровыми (одна образована по до-

норно-акцепторному механизму); π-связь делокализована и является 
трехцентровой, на молекулярной частице имеется неспаренный элек-
трон, что способствует димеризации молекулы:  

2NO2(г, бурый) ↔ N2O4(т,бесцв); окислительные свойства преобладают.  
●Возможные пути получения NO2: 

4NH3 +5O2  = 4NO + 6H2O (800 оС, кат: Pt или Rh),  2NO(г) + O2(г) = 2NO2(г), 
Me+2HNО3(к) + 2HNО3(к) = Me(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O, 

Cu(т) + 2HNO3(к)  + 2HNO3(к) = Cu(NO3)2 + 2NO2 +2H2O, 
C(т) + 4HNО3(р)  = CO2  +  2H2O  + 4NO2(t), 
As2O3 + 4HNO3 = 2HAsO3 + H2O  + 4NO2↑, 

2Me(NO3)2(т) = 2MeO + 4NO2↑+ O2↑ (t, Me = Fe, Pb, Ni, Cu), 
2Pb(NO3)2  = 2PbO  + 4NO2↑+ O2↑(200–470 оС, наиболее чистый NO2), 

2NaNO2(p) + H2SO4(p)  = Na2SO4 + NO2↑+ NO↑ + H2O. 
●Окислительно-восстановительные свойства NO2: 

2NO2(г,бурый)  ↔ N2O4(г,бесцветный)  (равновесие смещается вправо при охлаждении), 
N2O4(ж)  ↔ NO++ NO3

- (диссоциация при низких температурах), 
2NO2(г)  =  2NO↑ +  O2↑ (140–600 оС),  2NO2(г)  + O3(г)  = N2O5(т)↑+ O2↑, 
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2NO2(г)  + 2С = N2↑+ 2СO2↑(t),   2NO2(г) + С = 2NО↑+ СO2↑(t), 
2NO2(г)  + 7H2(г) =  2NH3   + 4H2O(кат: Pt или Ni), 

2NO2(г)+ F2+ 2H2O = 2HNO3 + 2HF,  2NO2(г)+ F2 (г)= 2NO2F↑, 
10NO2 + 8P = 5N2↑+ 4P2O5  (150 оС),  2NO2 + 2S= N2↑+ 2SO2↑(150 оС), 

NO2(г) + NO2(г)  + H2O = HNO3 + HNO2  (на холоду),  ММД   или 
N2O4(г)   + H2O = HNO3  + HNO2  (на холоду),  ВМД, 

2NO2(г)  + 2NO2(г)  + H2O = 2HNO3  + N2O3  (на холоду),  ММД, 
N2O3(г) + H2O = 2HNO2 (оу),  3HNO2 = 2HNO3 + 2NO + H2O (оу) 
2NO2(г)  + NO2(г)  + H2O(гор. пар) = 2HNO3  + NO  (t>22oC),  ММД, 

NO2(г) + NO2(г) + 2NaOH(р) = NaNO3 + NaNO2 + H2O (ММД) , 
4NO2 + O2 + 2H2O = 4HNO3,  4NO2 + O2(г)+ 4NaOH(гор) = 4NaNO3 + 2H2O, 

NO2 + SO2 = SO3↑ + NO↑ (t),  NO2 + SO2(г) + H2O(гор) = H2SO4 + NO↑ (t), 
2NO2(г)  + SO2(г)  + 2H2O   = H2SO4 + 2HNO2, 

NO2(г)  + H2(PHO3) = H3PO4  + NO↑ (HNO3(дымящая), (30–50 оС), 
CaCO3 + 3NO2(г)= Ca(NO3)2 + NO↑ +  CO2↑+Q, 

Ca3(PO4)2 + 3NO2(г) +  H2O = Ca(NO3)2 + 2CaHPO4 + NO↑, 
2NO2(г)  + 2Cl2O = 2NO2ClO+ Cl2↑    (0 оС), 

2NO2(г)  + H5IO6 = 2HNO3 + HIO3  + H2O  (300–350 оС), 
6NO2(г)  + 2CS2  = 3N2(г) + 4SO2 + 2CO2  (22 оС), 

2NO2(г)  + 4Сu= N2↑+ 4CuO (500–600 оС), 
2NO2 + 4Zn  = 4ZnO + N2↑(t),   NO2(г)  +  K= KNO2   (22 оС), 

2NO2 + Na= NaNO3+ NO↑ (22 оС),  2NO2 + КГ(р)= КNO3 + NOГ(Г = Cl, Br), 
8NO2 + 6NO2 + 16FeSO4(k) + 8H2SO4(p) = 8HNO3+ 8Fe2(SO4)3+3N2↑+4H2O, 

2NO2(г)  + 4HCl(г)   = 2NOClхлориднитрозила + Cl2↑+ 2H2O, 
2NO2(г)  + 8HI(г) = N2↑ + 4I2↓+ 4H2O,  2NO2(р)  + 2HI(р) = 2HNO2 + I2↓, 

5NO2(г) + KМnO4(р)+ 2H2SO4(р)+ H2O = 5HNO3 + MnSO4 + KHSO4, 
2NO2(г) + (NH4)2S2O8 (р)+ 2H2O = HNO3 + (NH4)2SO4 + H2SO4. 
●Оксид азота (III) или триоксид диазота N2O3: 
Азотистый ангидрид при низких температурах темно-синяя ядо-

витая неустойчивая жидкость; кислотный оксид; растворяется в воде и 
реагирует с ней; имеет структурную формулу: 

 
π-связь на втором азоте является трехцентровой. 

●Возможные пути получения N2O3: 
NO + NO2  = N2O3  (–36 оС),  2NOHSO4 + H2O = 2H2SO4 + N2O3↑(холод), 

2HNO3(50%) + As2O3(т)  + H2O  = N2O3 + 2Н3AsO4  (холод)   или 
2HNO3 + As2O3(т)  =N2O3 + As2O5 + H2O (холод) или: 

2HNO3 +As2O3 =2HAsO3+NO↑+NO2↑, 4NO2 + H2O = 2HNO3 +N2O3 (холод). 
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●Кислотно-основные и окислительно-восстановительные 
свойства [27]:  

N2O3(г) ↔ NО2(г) + NO(г)   (0 оС) или  2N2O3(г) ↔ N2О4(г) + 2NO(г), 
N2O3(г) + H2O =  2HNO2 , 3HNO2  =  2HNO3   + 2NO  + H2O, 

N2O3(г) + 2NaOH(р) = 2NaNO2 + H2O,  N2O3(г) + Са(OH)2(р) = Са(NO2)2  + H2O, 
N2O3(г) + 2NH3

.H2O(р)   = 2NH4NO2 + H2O, 
N2O3(г) +H2SO4(безвод) ↔ NO[HSO4] (гидросульфатнитрозония)+HNO2, 
N2O3(г) +HClO4(безвод) ↔ NO[ClO4] (перхлоратнитрозония)+ HNO2, 

N2O3(г) +HNO3(безвод) ↔ NO[NO3] (нитратнитрозония)+ HNO2, 
2N2O3(г) + O2(г)  = 2N2O4     (–10 оС),  N2O3(г) + 3Сu= N2  + 3CuO   (600 оС). 

●Оксид азота (V), или пентаоксид диазота N2O5: 
N2O5 – бесцветное, летучее ядовитое взрывчатое гигроскопичное и 

кристаллическое вещество; кислотный оксид; сильный окислитель; хоро-
шо растворяется в воде и реагирует с ней; структурная формула: 

; 

π-связи являются трехцентровыми. 
●Возможные пути получения N2O5: 

N2O4(ж) + O3(г) = N2O5(ж) + O2 (–78 oC) или 2NO2(г) + O3= N2O5 + O2 , 
N2O3(ж) + 2O3 = N2O5 + 2O2,  4HNO3(р) + P4O10(т) = (HPO3)4 + 2N2O5 (–10 oC), 

2HNO3(р)+ P2O5 =2HPO3 + N2O5,  4AgNO3(к) + 2Cl2 = 4AgCl↓+ 2N2O5 + O2. 
●Кислотно-основные и окислительно-восстановительные свойства: 

N2O5 + H2O = 2HNO3 + Q, N2O5= 4NO2+ O2 (свет или 20–50оС, взрыв), 
N2O5+ 5Сu= N2↑+ 5CuO (500 оС), N2O5(т,ж) + 3Zn= 3ZnO + O2↑+ N2↑(t), 
N2O5(т,ж)+ Na= NaNO3  + NO2↑,  3N2O5(т,ж)+ Al2O3(т)  = 2Al(NO3)3 (35–40 оС), 
N2O5(т,ж) + I2(г)  = I2O5 + N2,4N2O5(т,ж) + 3H2S(г) = 3H2SO4 +4N2↑+ 4O2↑, 

N2O5(т,ж) + 3SO2(г) = 3SO3+ O2 + N2, N2O5(т,ж)+ 2NaОН(р) = 2NaNO3  + H2O, 
N2O5(т,ж) + 2NH3

.H2O(р)= 2NH4NO3 + H2O,   N2O5(ж) + 2NH3= 2NO2NH2 + H2O, 
N2O5 + H2O2(безвод) = HNO3 + HNO2(O2) (–80 оС), 

N2O5 + HСlO4(безвод) ↔ HNO3 + NO2СlO4 (перхлорат нитрония), 
N2O5 + 2HNO3(безвод) ↔  2NO2NO3 (нитрат нитрония) + H2O, 

N2O5 + H2SO4 (безвод) ↔  NO2HSO4 (гидросульфат нитрония) + HNO3,
N2O5 + H3РO4 (безвод) ↔  NO2H2РO4 (дигидрофосфат нитрония) + HNO3,

NO2СlO4 + H2O = HNO3 + HСlO4, NO2HSO4+ H2O = HNO3 + H2SO4. 
●Азотная кислота HNO3  [12–15, 27] 
Бесцветная жидкость; при t ≤ –42 ºC – прозрачная кристаллличе-

ская масса; на воздухе дымит; водный раствор – сильная  кислота; 
сильный окислитель; на свету разлагается; сильно разбавленная – <5 %;  
разбавленная – 10–40 %; концентрированная – 45–75 %; очень кон-
центрированная – 80 % и выше; sp2-гибридизация (N–O): 
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π-связь является трехцентровой – делокализована между тремя атомами. 

●Возможные пути получения HNO3: 
Способ Оствальда: 

I. N2(г)  + 3H2(г)   ↔ 2NH3       (t, P, kat:  Pt), 
II. 4NH3(г) + 5O2  =  4NО+ 6H2O + Q  (t, Р, кат: Pt или избыток O2), 

III. 2NO(г)  + O2(г) ↔  2NO2, 
IV. 4NO2(г) + O2(г) + 2H2O = 4HNO3 (68 %). 

Способ Глаубера: 
Ba(NO3)2(т) + H2SO4(к) = BaSO4  + 2HNO3↑(слабое нагревание),
MeNO3(т) + H2SO4(к) = MeHSO4  + HNO3↑(Me = Na, K, 150 оС), 

2MeNO3(т) + H2SO4(к) = 2HNO3↑ + Me2SO4 (Me = Na, K, 150 оС). 
Другие возможные способы: 

N2O5 + H2O = 2HNO3;   3NO2(г)+ H2O(горячяя) = 2HNO3 + NO↑  (t). 
●Окислительно-восстановительные свойства азотной кислоты: 

4HNO3(кк) ↔  4NO2 + O2 + 2H2O (при хранении или на свету, или при t) 
HNO3(безвод) + HNO3(безвод) ↔  NO2NO3 нитрат ритрония  + H2O (автопротолиз), 

[HNO3(к) + H2SO4(к)] нитрующая смесь  ↔  NO2HSO4 гидросульфат нитрония  + H2O. 
●Взаимодействие HNO3 с металлами 
Особенность свойств HNO3  заключается в том, что по мере раз-

бавления ее растворов восстановленные формы переходят в более низ-
кие степени окисления. Связано это с тем, что концентрированная 
HNO3 окисляет и переводит все промежуточные продукты реакции 
(NН3, N2, N2O, NO) в NO2.  

В учебниках для школ и вузов написано, что азотная кислота с 
металлами водород не выделяет. Но в то же время в правилах техники 
безопасности для цехов химических предприятий, где используется 
азотная кислота, говорится о «повышенной пожароопасности помеще-
ний в связи с выделением горючего газа».٭ 

В зависимости от концентрации раствора образуются различные 
продукты: 

NO3
- + 2Н+ + 1ē  = NO2  + H2O  (60 % и более), 

NO3
- + 4Н+  + 3ē  =  NO + 2H2O (30–40 %), 

2NO3
- + 10Н+  + 8ē =  N2O  + 5H2O (20 %), 

2NO3
-  + 12Н+ + 10ē  = N2  + 6H2O (10 %), 

NO3
-  + 10Н+ + 8ē  = NН4

+  + 3H2O (3–5 %). 
-Доказано, что азотная кислота с некоторыми активными метал٭

лами в первые секунды выделяет водород [2]:                          
Mg  + 2HNO3(10–20  %)  =  Mg(NO3)2  +  H2↑. 
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Водород особенно активен в момент выделения из своих соеди-
нений. Это объясняется тем, что в первый момент водород находится в 
атомарном состоянии: 

Mg  + 2HNO3 =  Mg(NO3)2  +  2H.                         (1) 
Большой реакционной способностью атомарного водорода в 

момент выделения часто пользуются для энергичного восстановления 
различных веществ. Для этого его получают, растворяя металлы в со-
ляной или серной кислотах, или в растворах щелочей, или в результате 
электролиза разбавленных растворов щелочей и солей щелочных ме-
таллов. В последнем случае его восстановительные свойства выражены 
очень сильно, если катод изготовлен из свинца, на котором наблююда-
ется высокое перенапряжение водорода [27]. 

Тогда можно предположить, что атомарный водород, который 
образуется по реакции (1), далее восстанавливает азотную кислоту до 
аммиака:             

HNO3  + 8H = NН3 + 3H2O.                                (2) 
Далее аммиак (восстановитель) окисляется азотной кислотой до 

N2O по межмолекулярной конмутации: 
NH3(г)  + HNO3(к) = N2O+ 2H2O.                           (3) 

    Из (2) и (3) можно получить суммарное уравнение реакции: 
2HNO3 + 8H = N2O + 5H2O.                                 (4) 

Запишем теперь реакции (1) и (4) друг под другом и составим 
протонный баланс: 

Mg  + 2HNO3 = Mg(NO3)2 + 2H      4 
2HNO3 + 8H = N2O + 5H2O             1. 
Тогда суммарный процесс реакции можно записать в следую-

щем виде: 
4Mg  + 10HNO3 (10–20  %)  =  4Mg(NO3)2  + N2O + 5H2O. 

Таким образом, образование N2O можно объяснить способно-
стью HNO3 (10–20 %)  окислить аммиак до N2O.  

Для сильно разбавленной азотной кислоты аналогично можно 
записать последовательно идущие реакции: 

Mg  + 2HNO3 (3–5 %) = Mg(NO3)2  + 2H, (1, восстановление водорода), 
HNO3 + 8H = NН3 + 3H2O, (2, восстановление азотной кислоты), 

NH3(г)  + HNO3(к) = NН4NO3 (3, кислотно-основная реакция). 
Аммиак, который выделяется по второй стадии, вступает в кислот-

но-основную реакцию с разбавленной азотной кислотой с образованием 
нитрата аммония. Отсюда следует, что сильно разбавленная азотная ки-
слота не обладает выраженными окислительными свойствами и не может 
окислить аммиак. Это свидетельствует о более слабой ее окислительной 
способности по сравнению с концентрированной HNO3. 
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Из (2) и (3) можно получить суммарное уравнение реакции: 
2HNO3 + 8H = NН4NO3  + 3H2O.                          (4) 

Запишем теперь реакции (1) и (4) друг под другом и составим 
протонный баланс: 

Mg  + 2HNO3   =  Mg(NO3)2  +  2H      4 
2HNO3 + 8H = NН4NO3  + 3H2O         1                
Отсюда получим суммарное уравнение реакции: 

4Mg  + 10HNO3 (5 %)  =  4Mg(NO3)2  + NН4NO3  + 3H2O. 
Известно, что концентрированная азотная кислота с металлами 

аммиак не выделяет, а  восстанавливается обычно до NO2. Как мы уже 
отмечали выше, сильно разбавленная азотная кислота с активными 
металлами выделяет аммиак, который далее не окисляется азотной 
кислотой, а вступает с ней в кислотно-основную реакцию.  

Совершенно очевидно, что концентрированная азотная кислота 
легко окисляет аммиак до различных продуктов (N2, N2O, NO и NO2) в 
зависимости от ее концентрации по схемам межмолекулярной конму-
тации [27]:  

NH3(г) + 7HNO3(к)   =  8NО2 + 5H2O: 
1) NH3(г) + HNO3(к) =N2O+ 2H2O  или  3NH3(г) + 5HNO3(к) =  8NO+ 7H2O, 

2) N2O + 6HNO3(k) = 8NO2↑+ 3H2O,   NO+ 2HNO3(k)  = 3NO2↑+ H2O. 
Именно по этой причине концентрированная азотная кислота в 

реакциях с металлами выделяет в основном NO2.  
Тогда для реакции, например, взаимодействия меди с концентри-

рованной HNO3  можно записать следующие промежуточные реакции:  
Cu + 2HNO3 (конц)  =  Cu(NO3)2  +  2H,                          (1) 

HNO3   + 8H = NН3 + 3H2O,                                   (2) 
NH3(г)   + 7HNO3(к) =  8NO2  + 5H2O.                            (3) 

Отсюда из (2) и (3) получим суммарную реакцию восстановле-
ния HNO3: 

HNO3 + H = NO2  + H2O.                                     (4) 
Запишем теперь реакции (1) и (4) друг под другом и составим 

протонный баланс: 
Cu + 2HNO3 (конц)  =  Cu(NO3)2  +  2H       1 
HNO3 + H = NO2  + H2O                            2. 
Отсюда можно записать суммарную реакцию:               

Cu + 4HNO3 (конц)  =  Cu(NO3)2  + 2NO2  + 2H2O. 
Таким образом, по мере разбавления растворов HNO3 восста-

новленные формы переходят в более низкие степени окисления, что 
связано с ослаблением окислительных свойств азотной кислоты и не-
возможностью окислить образующийся в ходе реакции аммиак. 
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Концентрированная HNO3 окисляет и переводит все промежу-
точные продукты реакции (NН3, N2O, NO) до NO2, разбавленная –до 
N2O или NO, а очень разбавленная HNO3 вступает в реакцию кислотно-
основного взаимодействия с образованием нитрата аммония.  

В зависимости от восстановительной активности металла и кон-
центрации азотной кислоты можно записать следующие схемы: 

1) активные металлы  + очень разбавленная азотная кислота: 
HNO3 + 8H = NН3 + 3H2O,   HNO3 + NН3 = NН4NO3. 

2) активные металлы  + концентрированная  кислота:  
HNO3 + 8H= NН3 + 3H2O,   HNO3 + NН3 = NO2  + H2O. 

3) металлы средней восстановительной активности  + кон-
центрированная кислота (в зависимости от концентрации HNO3): 

HNO3 + 5H = ½N2 + 3H2O,  HNO3  + N2 → N2O или NO, или NO2, 
HNO3   + 4H = ½N2O + 2,5H2O,     HNO3  + N2O→ NO или NO2. 

4) металлы правее водорода + азотная кислота:       
HNO3 разбавленная + 3H = NO + 2H2O, 

HNO3 концентрированная + H = NO2 + H2O. 
Внимание! HNO3 на большинство металлов, стоящих в ряду 

СЭП  правее водорода (Ме = Os, Mo,W, Ir, Nb, Au, Pt, Ta, Zr, Rh, Ru),  
не действует ни при каких условиях: HNO3(р,k)  + Ме  ≠  нет реакции. 

Сильно разбавленная HNО3 не действует на металлы правее 
водорода 

(Ме = Sb, Bi, Hg, Ag, Cu, Pd): 
Ag + HNО3(2-5 %)  ≠,   Cu + HNО3(2-5 %)  ≠. 

Холодная концентрированная HNО3 не действует на металлы сред-
ней активности (Ме = Al, Cr, Fe) вследствие упрочнения оксидных пленок: 

Ме + HNО3(к, >68 %) ≠  на холоду металл пассивируется. 
Концентрированная HNО3 металлами средней и малой активности 

(Cd, Cо, Ni, Sn, Ge, Pb, Sb, Bi, Hg, Ag, Cu)  восстанавливается до NO2: 
Cu + 2HNО3(к)  + 2HNО3(к) =  Cu(NO3)2  + 2NO2↑  +2H2O, 

Ni + 2HNО3(к) + 2HNО3(к)  =  Ni(NO3)2  + 2NO2↑  +2H2O (t), 
Pb  + 2HNО3(к) + 2HNО3(к)  =  Pb(NO3)2  + 2NO2↑  +2H2O (t), 

Sb + 5HNО3(к)  =  H3SbO4  + 5NO2↑  + H2O, 
2Sb + 10HNО3(к)  =  Sb2O5  + 10NO2↑  + 5H2O, 

Sn + 4HNО3(к)  =  SnO2  + 4NO2↑  + 2H2O, 
Ge + 4HNО3(к)  =  GeO2  + 4NO2↑ + 2H2O, 

Ag + 2HNO3(конц.) → AgNO3 + H2O + NO2↑. 
Концентрированная HNО3 активными металлами (K, Li, Na, 

Ca, Sr, Ba, Mg, Al ) восстанавливается до N2O или NO2: 
8Na + 2HNO3(к)  + 8HNО3(к) = 8NaNO3 + N2O↑ + 5H2O, 

4Ca + 2HNO3(к) + 8HNО3(к) = 4Ca(NO3)2 + N2O↑ + 5H2O   (t), 
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4Ba + 2HNO3(к) + 8HNО3(к) = 4Ba (NO3)2 + N2O↑ + 5H2O  (t), 
Mg  + 2HNО3(к) + 2HNО3(к)  =  Mg(NO3)2  + 2NO2↑  +2H2O (t), 
Al(т)  + 3HNO3(к)  + 3HNO3(k)  = Al(NO3)3 + 3NO2↑ + 3H2O  (t). 
Концентрированная HNО3 металлами средней активности 

(Zn, Fe ,Со, Ni, Cr ) при нагревании восстанавливается до NO2: 
Fe(т) + 3HNО3(к) + 3HNО3(к)  = Fe(NO3)3  + 3NO2↑ + 3H2O (t), 
Cr(т) + 3HNО3(к) + 3HNО3(к)  = Cr(NO3)3  + 3NO2↑ + 3H2O (t), 
Zn  + 2HNО3(к) + 2HNО3(к) = Zn(NO3)2  + 2NO2↑  +2H2O (t). 
Разбавленная HNО3 металлами правее водорода (Bi, Hg, Ag, 

Cu, Pd) восстанавливается до NO: 
3Cu + 2HNО3(30 %) + 6HNО3(р)   = 3Cu(NO3)2  + 2NO↑  + 4H2O, 

3Ag + HNО3(30 %  р) + 3HNО3(р)   = 3AgNO3 + NO↑ + 2H2O, 
3Hg + 2HNО3(30 %  р) + 6HNО3(р)  = 3Hg(NO3)2 + 2NO↑ + 4H2O (холод). 

Разбавленная и очень разбавленная HNО3
* активными ме-

таллами (K, Li, Na, Ca, Sr, Ba, Mg) в зависимости от условий вос-
станавливается до различных продуктов: 

8Na + HNО3(рр) + 9HNО3(р)   = 8NaNO3  + NH4NO3  + 2H2O, 
4Ba + 10HNO3(рр) = 4Ba(NO3)2 + 3H2O + NH4NO3, 

4Mg  + 2HNO3(р) + 8HNО3(р)   = 4Mg(NO3)2  + N2O↑ + 5H2O, 
5Mg  + 2HNO3(р) + 10HNО3(р)   = 5Mg(NO3)2  +  N2↑ + 6H2O (t), 
4Mg  + HNO3(рр) + 9HNО3(рр)   = 4Mg(NO3)2  + NH4NO3 + 3H2O, 

8Al(т) + 3HNО3(рр) + 27HNО3(рр)  = 8Al(NO3)3  + 3NH4NO3 + 9H2O, 
Al(т)  + HNO3(р)  + 3HNO3(р)  = Al(NO3)3 + NO↑ + 2H2O, 

10Al(т)  + 6HNO3(р)  + 30HNO3(р)  = 10Al(NO3)3 + 3N2↑ + 18H2O. 
Разбавленная и очень разбавленная HNО3 металлами сред-

ней активности (Zn, Cr, Fe, Cd, Cо, Ni, Sn, Pb) в зависимости от 
условий восстанавливается до различных продуктов: 

4Zn +HNО3(рр)  + 9HNО3(рр)  = 4Zn(NO3)2  + NH4NO3 + 3H2O, 
5Zn + 2HNО3(10%)  + 10HNО3(10%)  = 5Zn(NO3)2 + N2↑ + 6H2O или 

4Zn + 2HNО3(10%)  + 8HNО3(10%)  = 4Zn(NO3)2 + N2O↑ + 5H2O, 
8Fe(т) + 6HNО3(10%)+ 24HNО3(10%)  = 8Fe(NO3)3(р)  + 3N2O↑ + 15H2O или 

10Fe(т) + 6HNО3(10%) + 30HNО3(10%)  = 10Fe(NO3)3  + 3N2↑ + 18H2O, 
Fe(т)  + HNO3(30%)  + 3HNO3(30%)  = Fe(NO3)3 + NO↑ + 2H2O, 

4Fe(т) + HNО3(рр) + 9HNО3(рр)  = 4Fe(NO3)2  + NH4NO3 + 3H2O (на холоде) 
4Sn +HNО3(рр)  + 9HNО3(рр)  = 4Sn(NO3)2  + NH4NO3 + 3H2O, 

5Sn + 2HNО3(р)  + 10HNО3(р)  = 5Sn(NO3)2  + N2↑ + 6H2O, 
3Pb + 2HNО3(р) + 6HNО3(р)  = 3Pb(NO3)2  + 2NO↑  + 4H2O. 
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Таблица 

Продукты ОВР  в зависимости от концентрации HNО3 
и активности металла 

 
 

Ме 
 
 
HNО3, % 

Активные: 
Li, Cs, Rb, K, 
Ba, Sr, Ca*, 
Na, Mg*, Al* 

Средней 
aктивности: 
Mn*, Zn, Cr*, 
Fe*, Cd, Co*, 
Ni*, Sn, Pb* 

Малоактивные: 
Bi*, Cu, Ru, Hg, 

Ag, Rh, Pd 

Благород-
ные: 

Ir, Pt, Au 

более 80 % NO2 NO2 NO2 нет реакции 
45–75 %  N2O NO NO2 нет реакции 
10–40 % N2 N2O или N2 NO нет реакции 
менее 5 % NH4NO3, NH3 NH4NO3, NH3 нет реакции нет реакции 
* – на холоду пассивирует в очень концентрированных растворах 

●Характер взаимодействия азотной кислоты с неметаллами: 
B + 3HNO3(к) =H3BO3 + 3NO2↑, B + HNO3(р) + H2O = H3BO3 + NO↑, 

S+ 2HNО3(р) = H2SO4 + 2NO↑ (t), S+ 6HNО3(к) = H2SO4 + 6NO2↑+ 2H2O(t), 
3C+4HNО3(р) = 3CO2+ 2H2O+4NO↑(t), C+ 4HNO3(k)= CO2+4NO2↑+2H2O(t), 

3P+5HNО3(р) + 2H2O= 3H3PO4+5NO↑(t), 
P+5HNО3(к)=H3PO4+5NO2↑+ H2O(t), 

P + 5HNО3(к)   = HPO3  + 5NO2↑+ 2H2O  (t), 
I2  + 10HNO3(k) = 2HIO3  + 10NO2↑+ 4H2O(t), 

3I2 +10HNO3(разб.)= 6HIO3 + 10NO↑ + 2H2O(t), 
F2(г)   + HNO3(k)   ≠, Cl2(г)   + HNO3(k)   ≠, Si(т)  + HNO3   ≠, 

F2(г)   + HNO3( б/в) = HF + (NO2)OF↑фторнитрат (t), 
2F2(г)   + 2HNO3( б/в) = 2HF + 2(NO2)F↑фторнитрит+ O2↑  (t), 

As(т) + 5HNО3(к)   = H3AsO4  + 5NO2↑+ H2O    (t). 
Характер взаимодействия азотной кислоты со сложными 

веществами: 
NH3(г) + 7HNO3(к) =  8NО2 + 5H2O, 

NO+ 2HNO3(k) = 3NO2↑+ H2O,  N2O + 6HNO3(k)  =  8NO2↑+ 3H2O. 
Внимание! С хлоридами и фторидами протекают обычные ре-

акции обмена: 
HNO3(конц)+ NaCl(тв.)= HCl↑+ NaNO3,    HNO3(конц)+ NaF(тв.) = HF↑+NaNO3. 

С бромидами и йодидами протекают ОВР:  
4HNO3(конц.) + 2KBr(тв.) =2KNO3 + 2NO2↑+ Br2 + 2H2O, 
4HNO3(конц.) + 2NaI(тв.) = 2NaNO3 + 2NO2↑+ I2↓ + 2H2O. 

Дале I2 окисляется: 
7HNO3(к) + NaI(т.)= NaNO3 + 6NO2↑ + HIO3 + 3H2O, 

7HNO3(к) + NaBr(т.)= NaNO3 + 6NO2↑ + HBrO3 + 3H2O, 
2HNO3(к) + 2HBr(г)  = Br2 + 2NO2↑ + 2H2O, 

2HNO3(к)+ 2HI(г)= I2 + 2NO2↑+ 2H2O, 
6HNO3(к) + HI(г)  = HIO3 + 6NO2↑ + 3H2O, кипячение, 
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6HNO3(к) + HBr (г)  = HBrO3 + 6NO2↑ + 3H2O, кипячение, 
2HNO3(ум.к) + 6HI(г) = 3I2  + 2NO↑+ 4H2O,     HNO3(разб)  + KI ≠ . 

6HCl(г) + 2HNO3(k) = 3Cl2↑ + 2NO↑+ 4H2O или: 
3HCl(г) +HNO3(k) = Cl2↑ + NOCl+ 2H2O  (на холоде). 

CuO + 2HNO3(р) = Cu(NO3)2 + H2O,    CаO + 2HNO3(р)=Cа(NO3)2+ H2O, 
Al2O3+ 6HNO3(р) =2Al(NO3)3+ 3H2O,  Cr2O3 + 6HNO3(р) =2 

Cr(NO3)3+3H2O, Al2O3 + 7HNO3(к) + 3NH3(г) = 8NО2   +  2NH4 [Al(OH)4], 
P2O5 + 2HNO3(k, б/в)  = 2HPO3  + N2O5 (отщепление воды), 

2HNO3(k) + SO2(г)  =  H2SO4 + 2NO2↑ (t), 
As2O3 + 2HNO3(р) + 2H2O   = 2H3AsO4  + N2O3   (0 oC), 

As2O3 + 4HNO3(к) + H2O   = 2H3AsO4  + 4NО2↑(кипячение), 
Cu(OH)2+2HNO3(р)= Cu(NO3)2+ 2H2O,  
Al(OH)3+3HNO3(р)=Al(NO3)3+3H2O, 

2HNO3(р)  +  Na2CO3  =  2NaNO3 + CO2↑+ 3H2O, 
8HNО3(p)   + 3PbS(т)  =  3PbSO4 + 8NO↑ + 4H2O, 
8HNO3(р) + 3CuS(т)   =  3CuSO4 + 8NO↑ + 4H2O, 

12HNО3(k)   + FeS(т)  =  Fe(NO3)3  + H2SO4  + 9NO2↑ + 5H2O, 
8HNO3(k) + CuS(т)   = CuSO4 + 8NO2↑ + 4H2O  (также с ZnS), 

2HNO3(k)  + H2S(г)   = S  + 2NO2↑ + 2H2O (холод), 
8HNO3(к) + H2S(г)  = H2SO4 + 8NO2↑ + 4H2O (t), 

4HNO3(k)  + Na2S(p)   = S  + 2NO2↑ + 2NaNO3  + 2H2O, 
HNO3(k<70 %) + H2O2(100 %)   = HNO2(O2

2-) надазотная+  H2O, 
2HNO3(р) + Na2[Zn(OH)4]изб. = Zn(OH)2↓+ 2NaNO3 + 2H2O, 

4HNO3(k) + Na2[Zn(OH)4] = Zn(NO3)2 + 2NaNO3 + 4H2O, 
3HNO3(р) + [Ag(NH3)2]OH = AgNO3 + 2NH4NO3 + H2O, 
2HNO3(р) + 3H3PO2  =  3H3PO3 + 2NO↑ + H2O (холод), 

HNO3(k) + 3HNO3(k) + MeCl2= Me(NO3)3 + NO2↑+ 2HCl+ H2O(Me= Fe, Cr), 
8Fe(NO3)2 + 10HNO3(рр)= 8Fe(NO3)3 + NH4NO3 + 3H2O, 

3Fe(NO3)2 + 4HNO3(р)=  3Fe(NO3)3 + NO↑+  2H2O, 
SnCl2 +  2HNO3(k)+ H2O  = H2SnO3 + 2NO2↑ + 2HCl. 

СnHm + (4n+m)HNО3(к)  =  nCO2↑ + (4n+m)NO2↑ + (2n+m)H2O, 
(СnHm – парафин, скипидар – смесь углеводородов), 

3nHNO3(k) + (С6H10О5)n целлюлоза= [С6H7О5(NO2)3]n пироксилин+ 3nH2O, 
2С6H7О5(NO2)3(т) = 3N2↑+ 9CO↑+ 3CO2↑+ 7H2O, 

HNO3(к) + HClO4(безвод) = NO2ClO4 + H2O,  HNO3(к) +HNO2(p) = 2NO2↑+ H2O. 
●Окислительные свойства «царской водки» (ЦВ): 
обусловлены атомарным хлором: 

3HCl(к) + HNО3(к)  = NO↑ + 3Cl  + 2H2O: 
1) 3HCl(к) + HNО3(к)  = NOClнитрозилхлорид + 2Cl  + 2H2O, 

2) NOCl= NO+ Cl,      3)  Au +  3Cl  = AuCl3. 
Au +  3HCl(к) + HNО3(к)  = AuCl3  +NO↑ + 2H2O, 
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Au +  4HCl(к) + HNО3(к)  = H[AuCl4]+NO↑ + 2H2O, 
3Pt + 12HCl(к) + 4HNО3(к)  = 3PtCl4  +4NO↑ + 8H2O, 

3Pt + 18HCl(к) + 4HNО3(к)  = 3H2[PtCl6]+4NO↑ + 8H2O, 
3HgS +  6HCl(к) + 2HNО3(к)  = 3HgCl2  +2NO↑ + 3S↓+ 4H2O, 

3HgS +  12HCl(к) + 2HNО3(к)  = 3H2[HgCl4]+2NO↑ + 3S+4H2O. 
●Окислительные свойства смеси азотной и плавиковой кислот: 

Ме + 8HF(к) + 2HNО3(к) = Н2МeF8 + 2NO + 4H2O (t, Ме = Мо, W), 
Si(т) + [6HF(к) + 4HNO3(к)]=  H2[SiF6 ] + 4NO2↑+ 4H2O, 

или    3Si(т) + [18HF(к) + 4HNO3(к)]= 3H2[SiF6 ] + 4NO↑ + 8H2O, 
3Zr(т) + [21HF(к) + 4HNO3(к)]= 3H3[ZrF7 ] + 4NO↑ + 8H2O. 

●

 

Окислительные свойства нитратов: 
В твердом виде или в расплаве нитраты– сильные окислители, 

мoгут восстанавливаться в киcлoтнoй, a при взaимoдeйcтвии c aктив-
ными мeтaллaми и в щeлoчнoй cрeдaх, a тaкжe в рacплaвaх: 

MnSO4(т) + 2KNO3(т)+ 2K2CO3(т) = K2MnO4 + 2KNO2 + K2SO4 + 2CO2, 
2Fe(OH)2(т)  + 4KNO3(т)  + 4KOH(т)   = 2K2FeO4 + 4KNO2 +  4H2Oсплавление,
Cr2O3 (т) + 6NaNO3(т)  + 4NaOH(т)   =  2Na2CrO4 + 6NaNO2 + 2H2O сплавление, 

NaNO3(р)  + Zn(пыль)  +  2NaOH(р) =  Na2ZnO2 + NaNO2 + H2O нагревание,
NaNO3(p)  + 4Zn(пыль)  +  7NaOH(р) + 6H2O  =  4Na2 [Zn(OH)4] + NН3,

NaNO3(p) + 4Zn(пыль) +7NaOH(р) =  4Na2ZnO2 + NН3  + 2H2O, t, 
3KNO3 + 8Аl + 5КОН + 18H2O = 8К[Аl(ОН)4]+ 3NH3, 

6KNO3(т)  + 10Al  = 6KAlO2   + 2Al2O3  + 3N2    +  Q  (t, взрыв), 
KNO3(т)  + Pb  = KNO2 + PbO (сплавление, 400 оC). 

В слабокислых водных растворах нитраты проявляют окисли-
тельные свойства: 

NO3
-  + 2Н+  +  2ē  =  NO2

-+ H2O, 
NaNO3(p) + Zn(пыль) + H2SO4(р) =  ZnSO4  + NaNO2+ H2O. 

●Разложение нитратов: 
●Разложение нитратов металлов, расположенных между ли-

тием и магнием в ряду СЭП, сопровождается образованием нитри-
тов при температуре до 550 оC или оксидов при более высокой 
температуре: 

2MeNO3  = 2MeNO2 + O2  (400–550 оC, Ме = между Li и Mg), 
Ca(NO3)2   = Ca(NO2)2   +  O2    (450–500 оC), 

2KNO3  = 2KNO2  + O2    (530–550 оC) *,
4KNO3  = 2K2O + 2N2 + 5O2      (t >550 оС ): 

4KNO2  = 2K2O+ 2N2  + 3O2 (t =580 оС). 
*в случае с Na эти реакции идут одновременно. 

4LiNO3  = 2Li2O + 2N2  + 5O2   (t > 470 оC). 
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При более высоких температурах имеет место реакция: 
4KNO3  = 2K2O + 4NO + 3O2   (900–950 оC), 

2Ме(NO3)2(т) =  2MеO + 4NO2 + O2   (t >550 оС, Me = Ca, Ba), 
2Ме(NO3)2(т) =  2MеO + O2 + 2NO (t >600 оС, Me = Ca, Ba). 
●Разложение нитратов металлов от магния по медь, а также 

LiNO3 сопровождается образованием оксида металла: 
2Me(NO3)2  =  2MeO + 4NO2 + O2    (t, Me = от Mg по Cu), 

2Pb(NO3)2 = 2PbO + 4NO2 + O2 (t>200 оC), 
2Cu(NO3)2 = 2CuO + 4NO2 + O2 (t > 170 оC), 

2Zn(NO3)2  = 2ZnO + 4NO2  + O2   (t). 
4Cr(NO3)3 = 2Cr2O3 + 12NO2 + 3O2, 
4Fe(NO3)3 = 2Fe2O3 + 12NO2 + 3O2, 

4LiNO3 → 2Li2O + 4NO2 + O2  (t < 470 оC). 
●Разложение нитратов металлов правее меди в ряду СЭП 

сопровождается образованием металла: 
2MeNO3 = 2Me + 2NO2 + O2   (t , Me  = правее Cu) 

2AgNO3 = 2Ag + 2NO2 + O2   (450 оC), 
Hg(NO3)2 = Hg + 2NO2 + O2, 

2Au(NO3)3= 2Au + 6NO2 + 3O2. 
●Некоторые нитраты металлов в низших степенях окисления 

переходят в оксиды металлов c более высокой степенью окисления:  
Mn(NO3)2 = MnO2 + 2NO2,

4Fe(NO3)2 = 2Fe2O3 + 8NO2 + O2, 
4Cr(NO3)2 = 2Cr 2O3 + 8NO2 + O2. 

 
● Нитраты Be(NO3)2, Mg(NO3)2, Zn(NO3)2, Hg(NO3)2, Sn(NO3)4, 

Ti(NO3)4, Co(NO3)3 при нагревании до температуры плавления час-
тично возгоняются без разложения. 

●Разложение нитрата аммония при разных температурах: 
NH4NO3(т)  =  HNO3 + NH3  (до плавления, внутримолекулярный протолиз) 

NH4NO3(плавление) =  N2O↑ + 2H2O↑   (tпл = 170 оС), 
8NH4NO3(расплав) = 2NO2↑+ 4NO↑ + 5N2↑+ 16H2O↑   (t> 200 оС)  или 

2NH4NO3(расплав) = 2NO↑ + 2N2↑+ 4H2O↑      (t> 250 оС), 
2NH4NO3(расплав) = O2↑ + 2N2↑+ 4H2O↑      (t> 500 оС), 

4N2H5NO3(нитрат гидрозиния) = O2↑+ 6N2↑+ 10H2O↑  (t>270 оС, воспламенение). 

Ме между Li и Mg МеNO2+ O2  
 

МеNO3 Ме от Mg по Cu, Li MеO + NO2 + O2 
  

Ме правее Cu Mе, NO2 , O2 



 102 

●Разложение кристаллогидратов солей: 
Ca(NO3)2

.4H2O(т)  =  Ca(NO3)2 + 4H2O   (60–100 оC), 
Mg(NO3)2

.6H2O(т)  =  Mg(NO3)2
.2H2O  + 4H2O  (95 оC), 

Mg(NO3)2
.2H2O(т)  =  Mg(NO3)(OH)+ HNO3  + H2O  (t >130 оC), 

4Mg(NO3)(OH) (т) =  4MgO + 4NO2 + O2  + 2H2O  (t >300 оC), 
Cu(NO3)2 

. 6H2O(т) =  Cu(NO3)2 + 6H2O  (t < 100 оC), 
2Be(NO3)2 

. 4H2O(т)  =  2BeO + 4NO2  + O2+ 8H2O  (t), 
Bi(NO3)3 

. 5H2O(т)  =  Bi(NO3)2(OH) + HNO3  + 4H2O  (25 оC), 
Bi(NO3)2(OH) . H2O(т) =  Bi(NO3)(OH)2 + HNO3   (80–100 оC), 

4Bi(NO3)(OH)2(т) = 2Bi2O3  + 4NO2  + O2 + 4H2O  (150–200 оC). 
●Аналитические реакции нитрат-аниона NO3

-: 
1) 3FeCl2(т)+ КNO3(т)+ 4HСl(k)= 3FeCl3 + NO↑ + KCl+ 2H2O, 

6FeSO4(т)+ 2NaNO3(p)+ 4H2SO4 (k)= 3Fe2(SO4)3 + 2NO↑ + Na2SO4+ 4H2O, 
6Hg+ 2HNO3(p)+ 3H2SO4 (p)= 3Hg2SO4 + 2NO↑ + 4H2O, 

2) реакция «бурого кольца»: 
FeSO4(р)+ NO= [Fe(NO)]SO4  (бурый раствор сульфата нитрозо-железа (II)), 

4Zn + NaNO3(плав)+ 7NaOH(плав)= 4Na2ZnO2 + NH3↑ + 2H2O (синий лакмус), 
4Zn+ NaNO3(p)+ 7NaOH(p)+ 6H2O = 4Na2 [Zn(OH)4]+ NH3↑ (синий лакмус), 

8Al(т) +3NaNO3(p)+5NaOH(k)+2H2O = 8NaAlO2 +3NH3↑(t, синий лакмус), 
(С6Н5)NHдифениламин  + H2SO4 (к)+ КNO3(р)→ синее окрашивание раствора, 

Cu+ 2KNO3(p)+ 2H2SO4 (k)= CuSO4 голубой+ К2SO4 + 2NO2↑бурый+ 2H2O,
NaNO3+ C20H16N4 нитрон+ CH3COOH = [C20H17N4]NO3↓+ CH3COONa. 

●Азотистая кислота НNO2: 
Одноосновная слабая; существует только в сильно разбавлен-

ных водных растворах при низкой температуре; окислительные свой-
ства преобладают; sp2-гибридизация. 

●Возможные пути получения НNO2: 
MeNO2(р) + H2SO4(к)= MeHSO4 + НNO2 (холод, Me = ЩМ), 

Me(NO2)2(р) + H2SO4(к)= MeSO4↓ + 2НNO2  (холод, Me = ЩЗМ), 
AgNO2(р) + HCl = НNO2 + AgCl↓, 

NO+NO2 +H2O(ж)  ↔ 2НNO2(р), NO + NO2+ 2NaOH(р)= 2NaNO2 + Н2О, 
N2O3 +H2O(холод)  =  2НNO2,   HNO3(60 %) + 2Hо

 (Zn+H2SO4)= НNO2  + H2O, 
NO2 + NO + 2NaOH = 2NaNO2 + H2O. 

●Кислотно-основные и окислительно-восстановительные свойства 
1) кислотные свойства НNO2: 

НNO2(р) + NaOH(р)= NaNO2  +H2O, 
НNO2(р) + NH3

.H2O(k, холод) = NH4NO2 +H2O. 
2) восстановительные свойства в присутствии окислителей:    

НNO2(р)    + Br2 + H2O  = 2HBr+ НNO3, 
2КNO2 (р)  + AgBrO2(р.подкисленный)  =  2КNO3 + AgBr↓, 

2НNO2(р)    +  O2  = 2HNO3,     3НNO2(р)    + O3  = 3HNO3, 
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НNO2(р)    + H2O2(к)  = HNO3 +H2O (кипячение), 
5НNO2(р)    + 2HMnO4(р)  = 2Mn(NO3)2 + HNO3 + 3H2O, 

5НNO2(р)    + 2KMnO4(р)  + HNO3 = 2KNO3  + 2Mn(NO3)2  + 3H2O, 
10НNO2 + 4KMnO4  + H2SO4(р)   =MnSO4 + 3Mn(NO3)2  + 4KNO3 + 6H2O, 
10НNO2 + 4KMnO4 + H2SO4(р)   = 4Mn(NO3)2  + 2KNO3 + K2SO4  + 6H2O, 

5HNO2+ 2KМnO4(р) + 3H2SO4(р)  = 5HNO3 + 2MnSO4 + K2SO4 + 3H2O. 
3) окислительные свойства в присутствии восстановителей: 
KNO2(р)  + 3Zn + 5KOH(р)   + 5H2O = NH3 + 3K2[Zn(OH)4], 

KNO2 + 2Аl + КОН + 5H2O = NH3 + 2К[Аl(ОН)4], 
2НNO2(р)    + 2KI(р)   + 2H2SO4(р)   = 2KHSO4 + I2↓ + 2NO +2H2O, 

2HNO2(р)  + (NH2)2СO = N2↑+ СO2↑+ 3H2O, 
2НNO2(р) + 2HI(р) = I2↓+ 2NO↑+ 2H2O, 
H2S(р)+2HNO2(р)= S↓+ 2NO↑+ 2H2O, 

HNO2(р)+ 4Na+ 3H2O = NH2OH + 4NaOH, 
НNO2(р) + N2H4(р)= HN3 +2H2O, 

4HNO2(р)  + Ва(т)  = Ва(NO2)2+ 2NO + 2H2O (ЩМ и ЩЗМ), 
2НNO2 (р)   + 6FeSO4(р)   + 3H2SO4(р)   = N2↑+ 3Fe2(SO4)3  + 4H2O. 

4) окислительно-восстановительная двойственность НNO2
3НNO2(р)   = HNO3  + 2NO +H2O   (t,  ММД), 

2НNO2(р)   = NO2  + NO +H2O  (t), 
2NaNO2 + H2SO4 = Na2SO4 + NO + NO2 + H2O, ОУ 

6NaNO2 + 3H2SO4(горячий раствор) = 3Na2SO4 + 4NO + 2НNO3 + 4H2O(t). 
●Получение и свойства солей азотистой кислоты 
Получение нитритов: 

KNO3(т)  + Pb(т) (С, Fe) =  KNO2 +  PbO  (t), 
2NaOH(р)  + NO + NO2  = 2NaNO2  +H2O (Ме = ЩМ и ЩЗМ), 

Ca(OH)2(р) + NO + NO2 = Ca(NO2)2 + H2O, 
Na2CO3(р) + NO + NO2 = 2NaNO2 + CO2↑(t, Ме = ЩМ и ЩЗМ), 

4MeNO2 = 2Me2O + 3O2↑ + 2N2    (700–900 оC, Me = Na, K), 
5MeNO2(р)+2KМnO4(р)+3H2SO4(р)= 5MeNO3+ 2MnSO4+ K2SO4+3H2O, Me = Na, K, 

MeNO2(р) +2Al+ KOH(р) + 5H2O = NH3 + 2K[Al(OH)4],  Me = Na, K, 
КNO2 (р) + F2  = КF+ FNO2, нитронил фтористый. 

Разложение нитритов: 
4LiNO2  = 2Li2O+ 2N2  + 3O2  (t> 470 оC), 

4MeNO2  = 2Me2O + 2N2  + 3O2    (t >550 оС, Ме = между Li и Mg), 
4KNO2= 2K2O + 2N2+3O2  (t >550 оС); 4KNO2(т)= 2K2O + 4NO↑+O2↑ (t > 600 оC), 

Ca(NO2)2 (т) = CaO+ NO↑ +  NO2↑(t > 600 оC), 
Ме(NO2)2(т) = MеO + NO2 + NO   (Me – Mg, Ba, 650 оС), 

2AgNO2 = AgNO3+ Ag  + NO↑ (40 оC),  AgNO2   = Ag  + NO2↑ (t>40 оC). 
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●Аналитические реакции нитрит-иона NO2
-: 

2КNO2 + 2KI + 2H2SO4(р) = 2K2SO4 + I2↓ + 2NO↑ +2H2O, посинение крахмала, 
2FeSO4(р)+ 2NaNO2 + 2H2SO4 (р)= Fe2(SO4)3 + 2NO↑ + Na2SO4  + 2H2O, 
Реакция «бурого кольца»:   FeSO4(р)+ NO= [Fe(NO)]SO4  (бурый раствор), 
3KNO2(р) + К2Сr2О7(р) + 5H2SO4(р) = 3KNO3 + Cr2(SO4)3  + 2KHSO4 + 4H2O, 

оранжевый                                                      зеленый или фиолетовый 

(С6Н5)NHдифениламин  + H2SO4 (к)+ NO2
-   → синее окрашивание раствора 

С6Н4(NH2)(SO3H)+ С10Н7NH2 нафтиламин+ KNO2(р) = NH2С10Н6 N2С6Н4SO3H 
         сульфаниловая                                                                                     красный азокраситель 

Реакции для нитрат-ионов NO3
-  характерны и для нитрит-ионов NO2

-. 
Азотноватистая кислота H2N2O2 (НО−N=N−ОН) – белые кри-

сталлы в виде листочков; в сухом состоянии чрезвычайно взрывчаты. 
Она легко растворяется в воде, образуя слабую кислоту. В водном рас-
творе разлагается: H2N2O2 = Н2О + N2О. Этот процесс необратим, и по-
этому N2O нельзя рассматривать как ангидрид азотноватистой кислоты. 

В водном растворе нейтрализуется щелочью с образованием 
кислых солей −  гипонитритов МH[N2О2] и нейтральных гипонитритов 
М2[N2О2], которые в свободном состоянии устойчивее, чем легко раз-
лагающиеся кислые гипонитриты. Водой сильно гидролизуются.  

H2N2O2 образуется при восстановлении солей азотной или азо-
тистой кислоты или оксида азота в водных растворах амальгамой на-
трия. Ее можно также получить и осторожным окислением гидрокси-
ламина или же конденсацией гидроксиламина с азотистой кислотой, 
однако с плохими выходами. 

  

1.6. Химия фосфора 

Фосфор имеет аллотропные модификации: белый фосфор [Р4 –
бесцветное прозрачное воскообразное вещество; на воздухе окисляется 
и светится; в воде мало растворим; хранят под водой; молекулярная 
кристаллическая решетка – в узлах находятся тетраэдрические молеку-
лы; сильный яд с запахом чеснока; плавится при 44 оС; характерна вы-
сокая реакционная способность]; красный фосфор [Рn – красно-фиоле-
товое твердое вещество без запаха; на воздухе медленно окисляется; не 
светится; не ядовит; полимерное вещество; при нагревании сублими-
руется; в воде не растворим; низка реакционная способность; кристал-
лическая решетка атомная]; черный фосфор [похож на графит; мягкий 
и жирный на ощупь; полупроводник; в воде не растворим, без запаха; 
имеет среднюю реакционную способность]; является р-элементом и в 
соответствии с электронным строением 1s2 | 2s2p6|3s2p3| имеет пять ва-
лентных орбиталей (отличие от азота):                                                                
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●Получение фосфора 
●метод Шееле: 
1) Ca3(PO4)2(т) + 2H2SO4(к) = Ca(H2PO4)2 + 2CaSO4, 
2) 3Ca(H2PO4)2(т)+ 10C = Ca3(PO4)2 + P4↑+10CО↑ + 6H2O↑(t>1000 оС). 
●метод Веллера: 
2Ca3(PO4)2 (т)+10C(т) + 6SiO2(т) = 6CaSiO3 + 10CO↑+ P4↑ (расплав, 1500 оC). 
Предполагаемые промежуточные стадии: 
1)  2Ca3(PO4)2 = 6CaO+ P4O10,     2) P4O10 + 10C= P4+ 10CO, 
3) CaO+ SiO2= CaSiO3. 
1)  Ca3(PO4)2 + 8C = Ca3P2 + 8CO, 2) 5Ca3P2 +3Ca3(PO4)2 = 24CaO + 4P4, 
3) CaO + SiO2 = CaSiO3. 
1) 2Ca3(PO4)2 + 6SiO2(расплав) = 6CaSiO3 + P4O10, 
2) P4O10(г) + 10C(т) =10CO +  P4. 
● Другие методы получения: 

6NaPO3 + 10Al + 3SiO2 =  5Al2O3 + 3Na2SiO3 + 6P6 , (t) 
P2O3 + 3C = 2P + 3CO↑ (t),  P2O3 + 2Al = Al2O3 + 2P (t), 

Al13
27

+ He2
4

= P15
30 +1

оn. 
● Восстановительные свойства фосфора: 
P4 (т)  + 3O2 (г,недостаток)  = P4O6  (при медленном окислении), 

P4 (плав)  + 5O2(г,избыток)  = P4O10   (50 oC, воспламеняется на воздухе), 
4P (красный) + 5O2(г) = P4O10    (240–400 oC, воспламеняется), 

P4 (т) + 6Г2(г) = 4PГ3  (Г = Cl, Br, I), 
P4(плав)  + 10Г2 (г) = 4PГ5   (50–90 oC, горит в среде Г= Cl, Br, I), 

P4 + 10Cl2 + 16H2O = 4H3PO4 + 20HCl,P4 (т)  + N2(г) ≠, 
P4 (плав) + 6S (т) = P4S6    (t > 100  oC),  P4 (плав) + 10S (плав)= P4S10   (t > 150  oC), 

P4(плав ) + 6CO2(г)=  P4O6↑+ 6CO↑ (600 oC)  или 
P4(плав ) + 10CO2(г)=  P4O10↑+ 10CO↑  (600 oC), 

P4(плав) + 6N2O(г)  = P4O6↑  + 6N2↑ (600 oC)   или 
P4(плав ) + 10N2O(г)  = P4O10↑+ 10N2↑ (600 oC), 

2P4(плав ) + 10NO2(г)  = 2P4O10↑+ 5N2 ↑  (600 oC), 
2P4(плав ) + 3P4O10   =  5P4O6     (50 oC), 

P4(т) +  20HNO3(к) = 4H3PO4 + 20NO2↑+ 4H2O 
3P4 (т) + 20HNO3(р) + 8H2O = 12H3PO4 + 20NO↑
3Pкрасный + 5HNO3(р) + 2H2O  = 3H3PO4 + 5NO↑

12P(к) + 10КClO3  = 3P4O10  +  10КCl (50 oC), 
6Р + 5НСlО3 + 9Н2О  =  6Н3РО4  +  5НСl, 

6Pк(т)+ 8KMnO4  + 4H2O(гор) = 3К2H2P2O6 гипофосфат + 8MnO2+ 2КOH или: 
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6P(т) + 10KMnO4  + 4H2O(гор) = 4К2HPO4 + 10MnO2+ 2КH2PO4,
P4 (т)+ 4KMnO4 + 4H2SO4(p) = 4КH2PO4 + 4MnSO4,

3P4 + 20AuCl3 + 48H2O = 12H3PO4 + 20Au + 60HCl, 
P4 (т) + 6H2SO4(к)  = 6SO2↑ + 4H2(НPO3)  или 

P4 (т) + 8H2SO4(к)  = 4H3PO4 + 7SO2↑ + S + 2H2O, 
P4 (т) + HClO4(р) ≠ ;  P4 (т) + HГ(р) ≠ (Г= F, Cl, Br, I);  P4 (т) + H3PO4  ≠, 

P4 (плав ) + 6HСl = 2PH3 + 2PCl3   (300 oC), 
P4 (белый) + H2O ≠ нет реакции в обычных условиях и при рН ≤ 7, 

P4 (плав ) + 16H2O  = 4H3PO4  + 10H2↑ (700–800 oC, кат: Pt, Cu), 
2Pкрасный + 8H2O  = 2H3PO4  + 5H2↑ (700–800 oC, кат: Pt, Cu), 

8Р+12Н2О→5РН3+3Н3РО4 (500 оС), 
P4 (т) + 6H2O(влага) + 3O2(возд) = 4Н2(НPO3)фосфорноватистая-одноосновная, 

P4 (т) + 10H2O2(р) + 4КOH(рр) = 4КH2PO4 + 8H2O, 
P4 + 6CuSO4(1% p) = 2Cu3(PO3)2 + 6SO2↑ (используют при отравлении организма), 
P4(т) + 10CuSO4(5% р) + 16H2O = 4H3PO4 + 10H2SO4 + 10Cu(обработка ожогов), 
P4 (т) + 20AgNO3(р)+ 16H2O = 4H3PO4 + 20HNO3 + 20Ag (кипячение). 

●Окислительные свойства: 
P4 (т)  + H2(г)   ≠  нет реакции; 

P4 (плав) + 6H2(г)↔ 4PH3↑(350 oC, P = 200 атм) всего 2 % выхода, 
P4 (плав ) + 6Me (т)  = 2Me3P2   (t, Me = Mg, Ca и др.), 

P4(плав ) + 4Me (т)  = 4MeP(t, Me = Al, Fe  и др.). 
●Окислительно-восстановительная двойственность: 
P4 (плав ) + 3КOH(р)  + 3H2O  = 3КH2PO2 гипофосфит٭ + PH3↑  (t), 
2P4 (т) + 3Ba(OH)2(р) + 6H2O = 3Ba(H2PO2)2 + 2PH3↑ (80 oC), 
P4 (т)+ 2Ba(OH)2(р)+ 2H2O= 2BaHPO3фосфит+2PH3↑(80 oC)٭٭. 
 Фосфорноватистая кислота H3PO2 – одноосновная, поэтому٭

замещается только один моль атома водорода.٭٭Побочная реакция. 
Использование фосфора в спичечном производстве: 
– спичечная коробка: 

6P +5КClO3 =3P2O5 + 5КCl+ Q; 3КClO3+Sb2S3 =3КCl+ Sb2O3+3SO2↑+Q, 
– спичечная головка: 

K2Cr2O7 + S = K2SO4 + Cr2O3, 2KClO3 + S = 2KCl + 3SO2↑+Q. 
●Получение фосфидов: 
3Mе + 2P = Mе3P2 (Ме = металлы, кроме Sb, Bi, Pb и Hg), 

3MeO + 4P = Me3P2 + P2O3    (t, Ме =  Mg, ЩЗМ), 
Ca3(PO4)2 + 8C = Ca3P2 + 8CO↑  (1000 оС). 

●Кислотно-основные свойства фосфидов: 
Ca3P2 +  6H2O = 3Ca(OH)2 + 2PH3↑  (t, Ме = ЩМ, Mg, ЩЗМ), 

Mg3P2 + 6H2O = 3Mg(OH)2+ 2PH3↑, Ca3P2 + 3H2SO4(р) =3CaSO4 + 2PH3↑. 
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●Галогениды фосфора: 
(PF3, PF2Cl, PFCl2, PCl3, PF2Br, PFBr2, PBr3, PI3, PF5, PCl5, PBr5). 

●Получение галогенидов фосфора: 
2P(кр) + 3Cl2(г) = 2PCl3(ж)  (t);  2P(кр) + 5Cl2(г) = 2PCl5(т)  (t), 

PCl3 + Cl2 = PCl5,PCl3 + 3HF = PF3 + 3HCl, 
2PCl3 + 3ZnF2 = 2PF3+ 3ZnCl2. 

●Кислотно-основные и окислительно-восстановительные 
свойства галогенидов фосфора: 

PCl5(т)= PCl3(ж)+ Cl2↑(t) ;  2PCl5(т)= 2P+ 5Cl2↑  (300 оС), 
PCl3(ж)  + 3H2O = H3PO3 + 3HCl  (необратимый гидролиз), 

PCl3 + 3H2O = 3HCl + H2[HPO3], 
PCl5(т)  + 4H2O =  H3PO4 +  5HCl  (необратимый гидролиз) или: 

1) PCl5(т) + H2O = POCl3(ж) + 2HCl;  2) POCl3(ж) + 3H2O = H3PO4 +3HCl, 
2PCl3 + O2 =2POCl3. 

СН3СНО + РСl5  = СН3СНСl2 + РОСl3, 
СН3-СО-СН3 + РСl5 = СН3–ССl2–СН3 + РОСl3. 

●Фосфин PH3 
PH3 – ядовитый бесцветный газ с запахом чеснока; сильный 

востановитель; в водных растворах практически не проявляет основ-
ных свойств, образует соли только с сильными кислотами. Pазложениe 
богатых фосфором органических веществ без доступа воздуха с обра-
зованием PH3 и последующее окисление его кислородом воздуха явля-
ется причиной «блуждающих огней» на кладбищах и болотах; sp3-гиб-
ридизация; вал.угол-94о. 

●Получение фосфина 
Me3P2 + 6HCl = 3MeCl2 + 2PH3↑  (Me –Mg, Ca), 

Me3P2  + 6H2O = 3Me(OH)2 + 2PH3↑    (Me –Mg, Ca), 
P4 (белый) + 3КOH(р)  + 3H2O = 3КH2PO2 + PH3↑, ВМД, 
2Р4(белый) + 3Ва(ОН)2 + 6H2O = 2РH3↑ + 3Ва(Н2PO2)2, 

4PCl3(ж)+ 3LiAlH4 алюмогидридлития= 3LiCl + 3AlCl3+ 4PH3↑, 
PH4Г(т)+ NaOH(р) = PH3↑ + NaГ + H2O(Г= Cl, I), 

PH4Г(т)+ H2O = PH3↑ + HГ (t, Г = Cl, I), 
PH4I  =PH3  +  HI, t > 80 оС, 

P4O6(т)+ 6H2O= 3H3PO4 + PH3↑, ВМД, 
Р4(белый) + 6HCl =  2PH3  +PCl3  (300 оС), 

4H[H2PO3](т)= 3H3PO4  + PH3↑, ММД (200 оС), 
H[H2PO3](т) + 3H2= PH3  + 3H2O. 

●Кислотно-основные и окислительно-восстановительные 
свойства фосфина: 

PH3(г)  + (H2O, NaOH(р), NH3
.H2O(р)) ≠  нет реакции, 

PH3(г) + HГ(г) = PH4Г(т), неустойчивы;  PH4Г + H2O = PH3↑+ HГ↑ (Г = Cl, I), 
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2PH3(г) + 2Ме  = 2PH2Ме+ H2    (Ме = активные металлы), 
2PH3(г) + 8H2O2  +  3Са(OH)2  = Ca3(PO4)2 + 14H2O, 

PH3(г)  + 3H2SO4(к) = H2[НPO3]  + 3SO2↑+ 3H2O, 
PH3(г)  + 8HNO3(к, гор) = H3PO4 + 8NO2↑+ 4H2O, 

5PH3(г)+ 8KMnO4(р) +12H2SO4(р) = 5H3PO4+ 8MnSO4 + 4K2SO4+12H2O, 
PH3(г)  + 2I2водная суспензия + 2H2O = Н[H2PO2]  +  4HI, 

PH3(г) + 3I2 водная суспензия+ 3H2O = H2(HPO3) + 6HI;   PH3(г) + HI = [PH4]I, 
PH3(г) + 2O2(г) = HPO3 + H2O  (при поджигании)  или 

2PH3(г) + 4O2(г) = P2O5  + 3H2O  (t>150 oC, самовоспламеняется, 1 стадия), 
PH3(г) + 2O2(г) = H3PO4    (t>150 oC, самовозгорание, 2 стадия), 

PH3(г) + 2NaClO + NaOH(р)  = Na(H2PO2) + 2NaCl + H2O, 
2PH3(г) + 7H2O2(k) + 4NaOH(k)  = Na4P2O6↓гипофосфат + 12H2O, 

4PH3(г) = P4↑ + 6H2↑  (t > 450 оС), 
PH3(г) + 6AgNO3 + 3H2O = H2(PHO3) + 6Ag↓ + 6HNO3. 

●Соединения фосфора (+1): 
●Фосфорноватистая (фосфиновая) кислота H3PO2 или H[H2PO2]
H3PO2 – бесцветные кристаллы; одноосновная кислота средней 

силы; сильный восстановитель;  соли – гипофосфиты. 
●Получение H3PO2 

PH3(г)  + 2H2O + 2I2 = Н[H2PO2] + 4HI, 
PH3(г)  + SO2 г)   = Н[H2PO2] + S (кат: Hg, в водном растворе), 

1)  2P4 (белый)+ 3Ba(OH)2  + 6H2O  = 2PH3↑ + 3Ba(H2PO2)2  (80 oC), 
или: P4 (белый) + 3КOH(р)  + 3H2O = 3КH2PO2 + PH3 ↑, 

2)  Ba(H2PO2)2 + H2SO4(р)  = BaSO4  + 2Н[H2PO2]. 
●Кислотно-основные и окислительно-восстановительные 

свойства H3PO2: 
4H3PO2 = P2H4 дифосфин + H3PO4 + H3PO3 + H2O, 

3H[H2PO2]= PH3↑+ 2H3PO3(50 oC); 4H[H2PO2]= PH3↑+ 3H3PO4 (t>50 oC), 
H[H2PO2] + H2O  = H2(HPO3) + H2↑ или: 

2Н[H2PO2](р) + 3H2O = 3H2 + H2(HPO3) +H3PO4 (кат), 
15H[H2PO2] = 4Р(красн) + 7H3PO4  + 4PН3↑+ 4H2↑+ 2H2O(кипячение), 

H[H2PO2] (р) + 2H2SO4(к, холод.)= H3PO4  + 2SO2↑+ 2H2O, 
3H[H2PO2] (р) + 4HNO3(p, холод.) = 3H3PO4  + 4NO↑ + 2H2O, 

H[H2PO2] + 2NaOCl = H3PO4  + 2NaCl, 
Ni2+ + 2H2PO2

- + 2H2O = Ni0 + 2Н2PO3
- + Н2 + 2H+, 

H[H2PO2] + HgCl2 + H2O = H2(HPO3) +Hg + 2HCl, 
H[H2PO2] (р) + NaOH(р) = Na[H2PO2]  + H2O, 

H[H2PO2] (р) + NH3
.H2O(k) = NH4[H2PO2]  + H2O. 

●Аналитические рекции ионов H2PO2¯: 
H[H2PO2](р) + 2AgNO3(р) + H2O  = 2Ag↓  + H3PO3  + 2HNO3  (50 oC) или 

H[H2PO2](р) + 4AgNO3(р) + 2H2O  = 4Ag↓ + H3PO4  + 4HNO3, 
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Na[H2PO2](р) + 4AgNO3(р) + 2H2O  = 4Ag↓ + H3PO4  + NaNO3 + 3HNO3,
NiSO4(р) + NaH2PO2(р)  + 2H2O = Ni↓ + H3PO4 + NaHSO4 + H2↑. 

●Соединения фосфора (+3) 
●Оксид фосфора (III), триоксид дифосфора P2O3 или P4O6 – 

белая кристаллическая масса; плавится при 23,8 оС; кислотный оксид; 
сильный восстановитель; реагирует с водой. 
P2O3(т) +O2 =P2O5 (50–120 oC, загорается);P2O3(т) + 3H2O(холод)= 2H3PO3, 

4P2O3(т) + 12H2O(горячяя)  = 4H3PO3 + 3H3PO4 + PH3↑  (t)  или: 
2P2O3(т) + 6H2O(горячяя)  = 3H3PO4 + PH3↑  (t), 

2P2O3 + 6Г2= 4PГ3О + O2  (Г = Cl, Br);   2P2O3 + 9S = 2P2S3 + 3SO2 (200 oC), 
P2O3 + 2Br2  +  5Са(OH)2  = Ca3(PO4)2 + 2СаBr2 + 5H2O, 

P2O3  + 3HCl =  H2(HPO3) + PCl3; P2O3  + 2NO2  = P2O5  +  2NO,
P2O3  → возгоняется в среде водорода при 177 оC.

5P4O6  =    2P4 + 3P4O10   (200 оС, в среде водорода, ММД), 
4P4O6  =P4 + 3P4O8     (t>210 оС, в инертной среде, ММД), 

P4O8  + 6H2O  = 2H2(HPO3)  + 2H3PO4. 
●Фосфористая (фосфоновая) кислота  H3PO3 или H2(HPO3) – 

двухосновное средней силы бесцветное твердое легко растворимое в 
воде вещество; сильный восстановитель; соли  – фосфиты нераствори-
мы в воде, кроме солей щелочных металлов. 

●Получение H3PO3: 
P2O3(т)  + 3H2O(холод) = 2H2(HPO3);    P2O3(т)  + 3HCl(г)  =  H2(HPO3) + PCl3,

PГ3 + 3H2O = H2(HPO3) + 3HГ   (60 oC, Г = Cl, Br, I, вакуум), 
2P + 3H2SO4(к) = 3SO2↑+ 2H2(НPO3);  4P+ 6H2O+ 3O2(возд) = 4H2(НPO3), 

4P(т) + 3H2SeO3(p)  + 3H2O = 3Se + 4H2(НPO3), 
PH3(г)     + 3H2SO4(к)  = 3SO2↑ + 2H2(НPO3) + 3H2O, 

P4 + 6Cl2(г) + 12H2O = 4H2(HPO3) + 12HCl. 
●Кислотно-основные и окислительно-восстановительные 

свойства H3PO3: 
3H2(НPO3) (т) + H2(НPO3) (т)   = 3H3PO4 + PH3↑(200 оС, ММД), 

H2(НPO3)(т) + H2O(пар) = H3PO4+ H2↑(100–120 oC); H2(HPO3) + HNO3 ≠, 
H2(НPO3) (т)   + H2SO4(96 %, гор) = H3PO4 + SO2↑ + H2O, 

3H2(HPO3) + 2HNO3 = 3H3PO4 + 2NO↑  + H2O (в присутствии NO2), 
H2(НPO3)(р)   + NO2 = H3PO4  + NO↑ (30–50 oC), 

H2(НPO3)(р)кипячение + O2(г)= H3PO4  (кат: I2 ), 
H2(НPO3)(р) + 3Н2(в момент выделения)= PH3↑+ 3H2O, 

H2(НPO3)(р) +PCl3 = 3Н4P2O5 пирофосфористая + 3HCl, 
H2(НPO3)(т) + H2O + Cl2(р)= H3PO4  + 2HCl, 

H2(НPO3)(р)  + 2NaOH(р)  = Na2HPO3 + 2H2O, 
H2(НPO3)(р)   + 2AgNO3 (р) + H2O  = 2Ag↓  + H3PO4  + 2HNO3,

3H2(HPO3)(р) + 2AuCl3(р) + 3H2O = 3H3PO4 + 2Au↓ + 6HCl, 
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2H2(HPO3)(р) + PtCl4р) + 2H2O = 2H3PO4 + Pt↓ + 4HCl, 
H2(НPO3)(р)   + HgCl2(р) + H2O = H3PO4  + Hg↓ + 2HCl или: 
H2(НPO3)(р)   + 2HgCl2(р) + H2O = H3PO4 + Hg2Cl2↓ + 2HCl, 

3H2(HPO3)(р)+ K2Cr2O7(р) + H2O = 3H3PO4 + Cr2O3↓ + 2KOH, 
5H2(HPO3)(р)+2KMnO4(р)+ 3H2SO4(р)= 5H3PO4+ 2MnSO4+ K2SO4+ 3H2O, 
3Zn(пыль)+ H2(PHO3)(р) + 3H2SO4(р)= 3ZnSO4+ PH3↑+3H2O (ЩМ, Mg, ЩЗМ), 

NaH(HPO3)(т) + NaH(HPO3)(т) = Na2H2P2O5пирофосфит+ H2O. 
●Аналитические реакции ионов HPO3

2-: 
Na2(HPO3)(р)+ 2AgNO3(р)  = Ag2(HPO3)↓белый+ 2NaNO3, 

Ag2(HPO3) (т) + H2O =  2Ag↓черный + H3PO4     (t), 
Na2(HPO3)(р)+ ВаCl2(р)   = ВаHPO3↓белый+ 2NaCl, 

5Na2(HPO3)+ 2KMnO4 + 3H2SO4(р) = 5Na2HPO4+ 2MnSO4+K2SO4+3H2O, 
Na2(HPO3)(р)+ 2H2SO4(к, гор) = H3PO4+Na2SO4  + SO2↑ + H2O  (t), 

Na2(HPO3)(р)+ 3Zn(пыль) + 4H2SO4(р)  = 3ZnSO4 + Na2SO4  + PH3↑ + 3H2O, 
Na2(HPO3)(р)+ NaOH(к) =  Na3PO4+ H2↑. 

●Фосфорноватая (гипофосфорная) кислота H4P2
+4O6 – четы-

рехосновная кислота; образует средние и кислые соли–гипофосфаты, 
кристаллизуется из водного раствора в виде дигидрата. 

●Получение H4P2O6  ее солей: 
2P(т) + 2H2O + 2O2  =  H4P2O6;   PbP2O6  + 2H2S  = PbS +H4P2O6,

PCl3(ж)  + H3PO4(к) + 2H2O =H4P2O6 + 3HCl  (ММК), 
6Pкр(т) + 8KMnO4  + 4H2O(гор) = 3К2H2P2O6 гипофосфат + 8MnO2+ 2КOH, 

2Pкр(т) + 4H2O2(к) + 2КOH(р)  = К2H2P2O6   + 4H2O, 
2Pкр(т) + 2NaClO2(р) хлорит + 2NaOH(р) = Na2H2P2O6   + 2NaCl, 

Na2H2P2O6 + H2SO4(р)  = Na2SO4  +H4P2O6, 
2Pкр(т) + 4NaClO(р) гипохлорит + 2NaOH(р)  = Na2H2P2O6 + 4NaCl, 

2PH3(г) + 7H2O2(k) + 4NaOH(k)  = Na4P2O6↓ + 12H2O, 
H4P2O6(т)+  H2O  =  H2(HPO3) + H3PO4  (рН<7) ВМД. 

●Химические свойства  соединений P (+5) 
Пентаоксид дифосфора, оксид фосфора (V) P2O5 или P4O10 – 

белое кристаллическое вещество (снегообразная масса); возгоняется 
при 358,9 оС; три модификации: аморфная, стеклообразная и кристал-
лическая; жадно соединяется с водой; эффективный осушитель. 

●Кислотно-основные свойства P2O5: 
P2O5(т)→ возгоняется  при 358,9 оС, 

P2O5(г) → люминесцирует зеленым светом под действием света,
P2O5(г)+ 5C = 2P + 5CO↑ (t);  P4O10 + 4H2O = 2H4P2O7   (300 oC), 

P2O5(т)  +  H2O = 2HPO3  (на холоду, с последующим упариванием), 
P2O5  + 3H2O = 2H3PO4;  P4O10  + 6H2O =  4H3PO4, 

P2O5 (т) + K2O(т) = 2KPO3  (t);  P2O5(т)  + 3K2O(т) = 2K3PO4  (t), 
P2O5(т)  + 3CuO = Cu3(PO4)2  (t), 
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P2O5(т) + 6KOH(р) = 2K3PO4 + 3H2O; P2O5(т)+ 4KOH(р) = 2K2HPO4 + H2O, 
P2O5(т)  + 2KOH(р) + H2O = 2KH2PO4, 

P2O5(т)+ 3Ca(OН)2(р)= Ca3(PO4)2+ 3H2O; 
P2O5(т) + 2Ca(OН)2(р)= 2CaHPO4 + H2O, 

P2O5(т)  + Ca(OН)2(р)+ H2O = Ca(H2PO4)2, 
P2O5(т)  + 6NH4OН(р)    = 2(NH4)3PO4 + 3H2O, 

P2O5(т)  + 3Na2CO3(т)  = 2Na3PO4  + 3CO2,
P2O5(т)  + 2HClO4(безвод) = Cl2O7 + 2HPO3   (–25 oC), 

P2O5(т)  + 2HNO3(безвод) = N2O5 + 2HPO3 (0 oC), 
P2O5(т)  + H2SO4(безвод) = SO3 + 2HPO3  (0 oC), 

P2O5(т)+ 4H3PO4 = 3H4P2O7 (t); P2O5(т)+ HF(г) = POF3  + HPO3 (120–170 oC), 
Или:   P2O5(т)  + 6HF(г) = H[PF6]+ HPO3  + 2H2O, 

P2O5(т)  + HГ(г)  = POГ3  + HPO3   (200 oC,  Г = Cl, Br). 
Внимание! Реакции восстановления фосфора могут идти только 

при очень высоких температурах: 
P2O5(г)  + 5C(т)  = 2P + 5CO (t); 10C(т)  + P4O10(г)= P4 + 10CO(t). 

●Ортофосфорная кислота H3PO4 
Бесцветные кристаллы H3PO4 плавятся при 42,35 oC, хорошо 

растворяется в воде, кислота средней силы по первой ступени диссо-
циации, слабая и очень слабая по второй и третьей ступени соответст-
венно, sp3-гибридизация; изолированные тетраэдры, РО4

3- – sp3-гибри-
дизация; метафосфорная кислота HPO3 – слабая. 

●Получение H3PO4
Экстракционный метод: 

Ca3(PO4)2(т)   + 3H2SO4(к) = 3CaSO4↓+ 2H3PO4   (t), 
Ca5(PO4)3Fапатиты+ 5H2SO4(к)+10H2O = 5CaSO4

.2H2O↓+3H3PO4+ HF↑(t). 
Термический метод: 
1) Ca3(PO4)2 (т) + 5C(т) + 3SiO2(т) = 3CaSiO3 + 5CO↑ + 2P↑ (1500 оC), 
2) P4   + 5O2  = P4O10      (50 oC);  3) P4O10   +  6H2O  =  4H3PO4.
Гидролизный метод: 

PCl5 + 4H2O= H3PO4 + 5HCl; POГ3 + 3H2O=H3PO4 + 3HГ(Г = Cl, Br, I), 
PОCl3  + 3H2O = H3PO4  + 3HCl; P2S5 + 8H2O = 2 H3PO4 + 5H2S↑, 
HPO3(р)  + H2O = H3PO4 (кипячение); P2O5(т)  + 3H2O = 2H3PO4,

H3PS4 + 4H2O = H3PO4  + 4H2S↑. 
Окислением фосфора и фосфина: 
4P(г) + 16H2Oгор.пар  = 4H3PO4  + 10H2  (700–900 oC, кат: Cu), 

P(т) + 5HNO3(к) = H3PO4 + 5NO2  + H2O↑  (кипячение), 
3P(т) + 5HNO3(30 %)  + 2H2O =  3H3PO4 + 5NO, 

PH3(г)+ 8HNO3(к, гор) = H3PO4+ 8NO2↑+ 4H2O; PH3+ 2O2= H3PO4 (150 oC). 
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●Кислотно-основные свойства H3PO4: 
H3PO4(р)+ 3KOH(k)= K3PO4 + 3H2O; H3PO4(р)+ 2KOH(р)= K2HPO4+2H2O, 

H3PO4(р)+ KOH(р) = KH2PO4+ H2O, 
2H3PO4(р) + 3Ca(OH)2(р) = Ca3(PO4)2↓+ 6H2O, 

H3PO4(k) + Ca(OH)2(р) = CaHPO4↓+ 2H2O, 
H3PO4(безвод) + HClO4(безвод)= [H4PO4]ClO4(т), 

2H3PO4(p) + K2CO3(т) = KH2PO4  + CO2↑+ H2O, 
H3PO4(р)= HPO3+H2O  (300 oC, вакуум), 

2H3PO4(р)= H4P2O7 + H2O (260 oC, вакуум);  
H4P2O7 = 2HPO3 + H2O  (300 oC, вакуум), 

H3PO4(расплав) + H3PO4(расплав) = H4P2O7  +  H2O (конденсация), 
2H3PO4(р)+  2Mg = Mg3(PO4)2 + 3H2↑(также другие активные металлы); 
H3PO4(р)+Mg = MgНPO4 + H2↑, 2H3PO4(р) +  Mg  = Mg(Н2PO4) + 2H2↑, 

3H3PO4(р) +  4Fe  = FeHPO4↓ + Fe3(PO4)2 + 4H2↑ (металлы средней активности),
H3PO4(р) +  3AgNO3   = Ag3PO4↓ + 3HNO3, 
H3PO4(k) + NH3

.H2O(p) = NH4H2PO4 + H2O, 
H3PO4(р) + 2NH3 

.H2O(p) = (NH4)2HPO4 + 2H2O, 
H3PO4(k) + NaCl(т)  = NaPO3  + HCl↑ + H2O   (400–500 oC), 
H3PO4(k) + NaNO3(т)  = NaPO3  + HNO3↑ + H2O (330 oC). 

Внимание! H3PO4 – по первой ступени диссоциации сильнее 
следующих слабых кислот: HF, HNO2, CH3COOH, H2CO3, H2S, H2SiO3: 

H3PO4(р)  + NaF = NaH2PO4  + HF,   Na2HPO4 не образуется, 
H3PO4(р)  + CH3COONa= NaH2PO4  + CH3COOН,  Na2HPO4 не образуется, 

H3PO4(р)  + Na2CO3(р)  = Na2HPO4  + CO2  + H2O, Na3PO4 не образуется, 
H3PO4(р)  + Na2S(р)  = Na2HPO4  + H2S, Na3PO4 не образуется, 

H3PO4(р)  + Na2SiO3(р)   = Na3PO4   + H2SiO3↓. 
7H3PO4(р) + [12(NH4)2MoO4 + 51HNO3] = 7(NH4)3 [PМo12O40]nН2О↓+

                    молибденовая жидкость                                          желтый осадок 

51NH4NO3  + (36–7n) Н2О. 
●Соли ортофосфорной кислоты – фосфаты – средние соли 

H3PO4; в воде не растворимы (кроме солей ЩМ); растворимость кис-
лых солей выше, чем средних: Ca3(PO4)2 <CaHPO4<Ca(H2PO4)2; 
H3PO4(р) рН < 7; KH2PO4(р)рН< 4,6; K2HPO4(р)рН= 8,9; K3PO4(р)рН=12,1: 

Na3PO4(т) + H2O ↔ Na2HPO4 +NaOH (рН =12,7), 
Na2HPO4(т)  + H2O ↔  NaH2PO4  + NaOH  (рН = 8,9,  0,1М растворы), 

2NaH2PO4(т)  + H2O ↔ Na2HPO4  +  H3PO4  (рН <4,6), 
Ca3(PO4)2(т)   + 3H2SO4(к) = 3CaSO4  + 2H3PO4,
Ca3(PO4)2(т)   + H2SO4(р) = CaSO4  + 2CaHPO4, 

Na3PO4(р)+ 3HCl  = H3PO4   +  3NaCl, 
Na3PO4(р)+H3PO4(р)=NaH2PO4+ Na2HPO4, 

Na3PO4(р)+2CH3COOН=NaH2PO4+ 2CH3COONa, H3PO4 – не образуется 



 113 

Na3PO4(р)   + CH3COOН  = Na2НPO4 + CH3COONa, H3PO4 – не образуется,
Na3PO4(р)   + CO2  + H2O  = Na2НPO4 + NaHСО3, 

Na3PO4(р)   + 2CO2  + 2H2O = NaН2PO4 + 2NaHСО3, 
Ca3(PO4)2(т) + 4H3PO4(р)= 3Ca(H2PO4)2; Ca3(PO4)2(т) + H3PO4(р)=3CaHPO4, 

2CaHPO4  = Ca2P2O7 пирофосфат + H2O    (430 oC), 
10CaHPO4  + 2H2Oкипячение= 2Ca5(PO4)3ОНгидроксиапатит + 4H3PO4, 

3Ca(NO3)2(р) + 2Na3PO4(р) = Ca3(PO4)2↓+ 6NaNO3 (в кислых растворах), 
3Ca(H2PO4)2 + 2NH3 

.H2O(p)  = CaHPO4↓ + (NH4)2HРO4 + 2H2O, 
2Na2HPO4(р)  + 3Ca(NO3)2(р) + 2NH3(p) = Ca3(PO4)2↓+ 2NH4NO3 + 4NaNO3, 

Na2HPO4(р)  + 3AgNO3(р) + NH3(p) = Ag3PO4↓+ NH4NO3 + 2NaNO3, 
Na2HPO4(р) + МеCl2 = MeHPO4↓+ 2NaCl  (Me = Mg, ЩЗМ, Mn, Pb), 

2Na2HPO4(т)  +  NaН2РO4(т)   = Na5P3O10  моющее средство+ 2H2O (сплавление), 
Na2HPO4(р)   + KMnO4(р)   ≠ нет реакции. 

●Разложение фосфатов: 
1) последовательное разложение  (NH4)3РO4(т): 
(NH4)3РO4→ NH3↑+ (NH4)2HРO4 (первая стадия, до 40 оС), 

(NH4)2HРO4→NH3↑+NH4H2РO4 (вторая стадия, 70 оС), 
NH4H2РO4→NH3↑+H3РO4  (третья стадия  при 155 оС), 

H3РO4  = HРO3   + Н2О  (190 оС): 
(NH4)3РO4(т) = 3NH3↑  + HРO3 полимеризуется   + Н2О  (190 оС), 

2NH4H2РO4   =   (NH4)2H2Р2O7  + Н2О  (300 оС). 
2) разложение  гидрофосфатов: 

2CaHPO4(т)   =  Ca2P2O7 пирофосфат + H2O  (430 oC), 
Ca(H2PO4)2  =Ca(PO3)2  + 2H2O (t);  2Na2HРO4=Na4P2O7 + Н2О (250 оС), 

2Na2HРO4    =Na4P2O7 пирофосфат + Н2О  (250 оС). 
3) разложение дигидрофосфатов: 

2NaН2РO4(т)   =Na2Н2P2O7 + Н2О  (350 оС), 
Na2Н2P2O7(р)+2NaHCO3(р) =Na4P2O7 + 2Н2О + 2CO2

 .٭
 .Реакцию используют в хлебопекарной и кандитерской промышленности٭

Zn(Н2РO4)2 =ZnНРO4+ Н3РO4;  3ZnНРO4 =Zn3(РO4)2+ Н3РO4,
NaН2РO4 =NaPO3 полимер  +  Н2О  (400 оС), 
3NaН2РO4 =  (NaPO3)3  + 3Н2О  (600 оС) , 

 .NaPO3 используют в производстве поп-корна٭
(NaPO3)3   +  2NaOH(расплав) =  Na5P3O10 + Н2О٭. 

.Na5P3O10 входит в состав моющих средств٭
 

●Аналитические реакции фосфат-ионов и Н3РO4: 
Na3PO4 +  Fe(SCN)3 = FePO4↓+  3NaSCN, 

Na3PO4(р) + [12(NH4)2MoO4 + 24HNO3] = (NH4)3PO4 
.12MoO3

.Н2О↓+ 21NH4NO3, 
            молибденовая жидкость                                       желтый осадок 

+ 3NаNO3    или: 
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Na3PO4(р) +[12(NH4)2MoO4 + 24HNO3] = (NH4)3 [PМo12O40].2Н2О↓+ 21NH4NO3 
                  молибденовая жидкость                                              желтый осадок 

+ 3NаNO3  + 10Н2О   или: 
Na2HPO4+[12(NH4)2MoO4+23HNO3]=(NH4)3H4[P(Mo2O7)6]↓желтый +21NH4NO3 + 

                                              фосформолибдат аммония 
2NаNO3 + 10H2O    или: 

Na3PO4+[12(NH4)2MoO4+24HNO3]=(NH4)3H4[P(Mo2O7)6]↓желтый + 
              молибденовая жидкость                       фосформолибдат аммония 

21NH4NO3 +3NаNO3 + 10H2O, 
Н3PO4(р)+[12(NH4)2MoO4 + 21HNO3] = (NH4)3H4[P(Mo2O7)6]↓желтый + 21NH4NO3+ 10Н2О, 

Na3PO4(р) + 3AgNO3(р)  = Ag3PO4↓ желтый+ 3NaNO3, 
Ag3PO4  + 3HNO3(р)  =   3AgNO3 + H3PO4, 

Ag3PO4  + 6NH3(г)  =   [Ag(NH3)2]3PO4,
BaCl2(р)  + Na2HPO4(р)   = BaHPO4↓белый   + 2NaCl, 

BaHPO4  + H2SO4(р) ≠ нет  реакции, 
BaHPO4  + 2HNO3  = Ba(NO3)2 + H3PO4, 

BaHPO4  + 2HCl = BaCl2 + H3PO4, 
Na2HPO4(р)   + 5AgNO3(р)  = Ag3PO4↓желтый+ HNO3 + 2NaNO3,

Ag3PO4  + 3HNO3  =3AgNO3 + H3PO4, 
Ag3PO4  + 6NH3(г)  =[Ag(NH3)2]3PO4, 

[MgCl2(р) + NH4OH(р)] + Na2HPO4(р) = MgNH4PO4↓белый + 2NaCl + H2O. 
●Дифосфорная (пирофосфорная) кислота Н4P2O7 – белое 

аморфное или кристаллическое  вещество; сильнее, чем H3РO4; соли – 
пирофосфаты. 

●Получение Н4P2O7: 
2HPO3(т)+ H2O = Н4P2O7   (20 oC); 8H3PO4(к)+ 2P2O5 = 6Н4P2O7  (80–100 oC), 

2H3PO4(т) =Н4P2O7 + H2O (150–260 oC): 
1) H3PO4(т) =НPO3 + H2O,   2)   H3PO4(т) + НPO3 = Н4P2O7. 

●Свойства Н4P2O7 и пирофосфатов: 
Н4P2O7(т)=2HPO3 + H2O (300 oC, вакуум);  Н4P2O7(т)+ H2O = 2H3PO4 (t), 

Н4P2O7(р)+ 4NaOH(20 %) = Na4P2O7 + 4H2O, 
Н4P2O7 (р) + 2NaOH(p) = Na2H2P2O7 + 2H2O, 
Н4P2O7(р)+ 2NH3(г)= (NН4)2H2P2O7    (холод), 
Н4P2O7(р)+ 4NH3(г)= (NН4)4P2O7↓  (холод), 

Na4P2O7(т)+ 2H2O ↔ Na2H2P2O7 + 2NaOH (гидролиз, рН =10,2), 
Na2H2P2O7(т)+ H2O↔ 2Na+  + HP2O7

3- + H3O+  (диссоциация, рН =4,2), 
3Ме2P2O7(т)=2Ме3(РO4)2 + P2O5↑   (t, Me = Mg, Zn, ЩЗМ), 

3Na2H2P2O7(т)= Na6P6O18  + 3H2O       (t). 
●Аналитическая реакция ионов  P2O7 

4-: 
Н4P2O7(р)+  4AgNO3(р) = Ag4P2O7↓ белый  + 4HNO3. 



 115 

●Метафосфорная кислота HPO3, или полиметафосфорные 
кислоты (HPO3)n – кислоты средней силы; белые стекловидные гигро-
скопичные вещества; в раствор переходят в виде полимеров; хорошо 
растворяются в холодной воде, а в кипящей воде разлагаются; ядови-
ты, sp3-гибридизация. 

●Получение HPO3: 
P2O5(т) + H2O = 2HPO3  (0 oC);   P2O5(т)+ 2HNO3(безвод) = N2O5 + 2HPO3 (0 oC), 

H3PO4(т)  =HPO3+ H2O  (330 oC, вакуум). 
●Свойства HPO3 и метафосфатов: 

HPO3(p) + NaOH(k) = NaPO3  + H2O  (0 oC, олигомеры), 
HPO3(т) + NaOH(k) = NaPO3  + H2O↑   (500–600 oC, полимеры), 

2HPO3(p)  + 4NaOH(k) = Na4P2O7↓+ 3H2O  (в конц.р. NaCl), 
HPO3(p)  + 3NaOH(p) = Na3PO4 + 2H2O↑  (100 oC), 

HPO3(т)  + H2O  = H3PO4 (кипячение), 
2Ca(PO3)2(т)= P2O5↑ + Ca2P2O7↓  (t> 900 oC), 
3Ca2P2O7 = P2O5↑ + 2Ca3 (PO4)2  (t> 900 oC). 

●Аналитические методы идентификации: 
NaNH4НPO4(т)соль фосфорная = NaPO3 + NH3 + H2O  (t, прокаливание), 

NaPO3(распл)+ CoO(т) = NaCoPO4 (ортофосфиты, сплавление), 
3NaPO3(распл)+ Cr2O3(т) = Na3PO4 +2CrPO4 (сплавление), 

NaPO3(p) + AgNO3(p) = AgPO3↓ + NaNO3 (белый), 
HPO3(p)+ AgNO3(p) = AgPO3↓+  HNO3 (белый осадок), 

2NaPO3+ 2МеSO4 = 2NaМеPO4+ 2SO2+ O2  (плавление, Ме = переход. металлы), 
                                                           «перлы»-окрашенные стекла 

2NaPO3 + 2МеO= 2NaМеPO4   (Ме = переходные металлы: Cu, Ni и др.). 
                                 «перлы»-окрашенные стекла

●Удобрения: 
Ca3(PO4)2(т)   –  фосфоритная мука, 

3Ca3(PO4)2
.CaF2(т)   + 2H2O(гор)   = 3Ca3(PO4)2

.Ca(ОН)2 + 2HF, 
Ca3(PO4)2(т) + 2H3PO4(р) + H2SO4(р)   = 2Ca(H2PO4)2 + CaSO4, 
                                                 (суперфосфат обогащенный) 

Ca3(PO4)2+ 2H2SO4(р)+2H2O = [2CaSO4
.H2O + Ca(H2PO4)2], 

                                    (простой суперфосфат, 19 % P2O5) 

Ca5(PO4)3F(т)апатиты + 7H3PO4(к)+ 5H2Oгор = 5Ca(H2PO4)2
. H2O+ HF, 

Ca3(PO4)2(т)  + 4H3PO4(к)   = 3Ca(H2PO4)2 (двойной суперфосфат, 40 % Р2О5), 
H3PO4(k)   + Ca(OH)2 = [CaHPO4

.2H2O]    (преципитат), 
Ca3(PO4)2(т) + H3PO4(р) + 6H2O4(р) = 3CaHPO4

.2H2O, 
H3PO4(k) + NH3(г)  = NH4H2PO4;    H3PO4(р) + 2NH3(г) = (NH4)2HPO4, 

[[(NH4)2HPO4 +NH4H2PO4]аммофос + KNO3] – аммофоска, 
[(NH4)2НРО4 +KNO3] – нитрофоска. 
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1.7. Химия мышьяка, сурьмы и висмута 

Желтый мышьяк – неметалл, металлический или серый мышьяк 
с металлическим блеском и электропроводностью; черный мышьяк – 
неметалл, при нагревании сублимируется; не растворим в воде; силь-
ный яд; сурьма – серебристо-белый металл с металлическим блеском; 
плохой тепло- и электропроводник; висмут – розовато-белый металл. 

 

 
●Получение As, Sb и Bi: 

FeAsSарсенопирит = FeS + As↑(t);   As2O3  + 3C =  2As↑ + 3CO (t), 
3Fe + Sb2S3антимонит = 3FeS + 2Sb(t), 

2Э2S3 + 9O2 = 2Э2O3  + 6SO2        (t, Э = As, Sb, Bi ), 
Э2O3  + 3C(т)  = 2Э + 3CO   (t, Э = As, Sb, Bi). 

●Окислительно-восстановительные свойства: 
Э + H2O ≠    (Э = As, Sb, Bi);   Э + HCl(р) ≠   (Э = As, Sb, Bi), 

Э + HCl(к)  ≠   (Э = As, Bi);   Э + HF(р)  ≠   (Э = As, Sb, Bi), 
Э + H2SO4(p)   ≠  (Э = As, Sb, Bi); Э + NaOH(р)  ≠  (Э =Sb, Bi), 

Sb + N2  ≠ (Э = As, Sb, Bi);     Sb + C≠ ,  Э + H2   ≠  (Э = As, Sb, Bi); 
Bi + NH3

.H2O≠,   4Э +  3O2 = 2Э2O3   (650 oC, Э = As, Sb, Bi), 
2Э +  3Mg = Mg3Э2       (Э = As > 25 oC, Sb 650 oC, Bi 300 oC), 

2Э + 5F2  = 2ЭF5    (Э = As22 oC, Bi 600–700 oC), 
2Э + 3Cl2  = 2ЭCl3   (Э = As: 20–30 oC, Sb 22 oC, Bi 200 oC), 
2Э + 3Г2  = 2ЭГ3  (Э = As: 50–80 oC, Bi: 200 oC; Г = Br, I), 

2As +  5Cl2  + 8H2O = 2H3AsO4 + 10HCl, 
As + 5HNO3(к)   = H3AsO4 + 5NO2+ H2O, 

2Sb + 10HNO3(к)   = Sb2O5
.H2O↓+ 10NO2 + 4H2O, 

2Sb + 2HNO3(р)   = Sb2O3
.H2O↓+ 2NO (кипячение), 

Bi + 4HNO3(р)   = Bi(NO3)3+ NO+ 2H2O; Bi + 4HNO3(к)   ≠ , 
Э + HNO3(k)  + 3HCl(k)   = ЭCl3 + NO+ 2H2O   (Э = Bi, As), 

3Sb + 5HNO3(k) +18HCl(k)  = 3H[SbCl6] + 5NO+10H2O (30-40 oC), 
2Sb +12HCl(k)  = 2H3[SbCl6] + 3H2, 

2As + 3H2SO4(к, гор)  = As2O3↓ + 3SO2+ 3H2O, 
2Э + 6H2SO4(к, холод)  = Э2(SO4)3 + 3SO2 + 6H2O  (Э = Bi, Sb), 

2As + 2NaOH(к) + 2H2O = 2NaAsO2  + 3H2, 
2As + 6NaOH(к, холод) = 2Na3AsO3 + 3H2, 
2As + 6NaOH(расплав) = 2Na3AsO3+ 3H2,

Sb  + 6NaOH(расплав) ≠ ;  Bi  + 6NaOH(расплав) ≠, 
2Э + 3S = Э2S3             (Э = Bi: 300–400 oC, Sb: 650–700 oC), 
Э + 3Me  = Me3Э      (t> 22 oC, Me = Li, Na, K; Э = As, Sb), 



 117 

As + Me  = MeAs  (t, Me = Al, Ga, In, La), 
As + 3Na + 3NH4Br = AsH3↑ + 3NaBr + 3NH3   (–40 oC, в жидк. NH3), 

2As +  6NaOH(p) + 5NaClO = 2Na3AsO4 + 5NaCl + 3H2O, 
2As +  6NaOH(p) + 5H2O2 = 2Na3AsO4 + 8H2O , 

2Sb + 3H2O(паp) = Sb2O3↓ + 3H2, 
6Sb + 6NaOH(p) + 5NaClO3 = 6NaSbO3 +5NaCl + 3H2O  (400–500 oC), 
2Sb + Na2CO3 + 5NaNO3  = 2NaSbO3 + 5NaNO2 + CO2   (400–500 oC), 

Bi + 6NO2  = Bi(NO3)3 + 3NO (70–110 oC), 
Bi + CO2   + O2   + H2O = Bi2CO3(OH)4↓. 

●Оксиды Э(III) 
As2O3  – плохо растворимый в воде кислотный оксид; белое ве-

щество –  «белый мышьяк»; плохо растворим в воде; Sb2O3 – амфотер-
ный с преобладанием основных свойств; Bi2O3 – основный оксид, в 
воде нерастворимы. 

●Получение: 
4Э(pасплав) +  3O2 = 2Э2O3     (t, Э = As, Sb, Bi), 

2Э2S3  +  9O2 = 2Э2O3↓+ 6SO2   (t, Э = As, Sb, Bi), 
2Na3AsO4(p)+ 4HI(p)+ 3H2SO4(p) = As2O3 + 2I2 + 3Na2SO4 + 5H2O, 

2AsCl3(p) + 3H2O ↔ As2O3↓+ 6HCl↑  (t), 
2H3AsO4 = As2O3↓+ O2 + 3H2O(t >250 oC);  As2O5 = As2O3 + O2 (t >250 oC), 

2SbCl3(p) + 4H2O = Sb2O3
.nH2O↓+ 6HCl↑ (кипячение в разб.р. HCl), 

2SbCl3(p) + 6NaOH(p) = Sb2O3
. H2O↓+ 6NaCl + 2H2O, 

2SbCl3(p) + 3Na2CO3(p) + nH2O = Sb2O3
. nH2O↓+ 6NaCl + 3CO2, 

2H3SbO3  = Sb2O3↓+ 3H2O  (t);      4Bi(NO3)3 = 2Bi2O3↓+ 12NO2  + 3O2, 
BiCl3 + 2H2O = Bi(OH)2Cl↓+ 2HCl; BiCl3+ 3H2O = Bi(OH)3↓+3HCl↑(t), 

Bi(NO3)3  + 2H2O = Bi(OH)2NO3↓ + 2HNO3, 
Bi(NO3)3 + 2H2O = Bi(OH)3↓ + 3HNO3↑ (кипячение). 

●Кислотно-основные и окислительно-восстановительные 
свойства: 

As2O3(т) белый мышьяк  = As2O3(г)    (сублимация при 200 oC), 
As2O3(т)  + 3H2O= As2O3 

.3H2O (суспензия As2O3 в воде), 
As2O3(т)  + 3HCl(p) = H3AsO3  + AsCl3; As2O3(т)  + 6HCl(k) = 2AsCl3  + 3H2O, 

As2O3(т)  + 12HCl(p) + 6Zn  = 2AsH3↑+ 6ZnCl2  + 3H2O, 
As2O3(т)  + 6HГ(г) = 2AsГ3  + 3H2O  (140–200 oC, Г– F,Cl), 

As2O3(т)  +  2I2(г)   + 5H2O = H3AsO4 +  4HI, 
As2O3(т)  +  2I2(г)   + 6NaOH(p)  = 2Na3AsO4 +  4HI + H2O, 
As2O3(т)  + 4HNO3(к) + H2O= 2H3AsO4 + 4NO2 (кипячение),

As2O3(т) + 2NaOH(p)= 2NaAsO2 + H2O; 
As2O3(т)+ 6NaOH(к) = 2Na3AsO3 + 3H2O, 
As2O3(т)+ Na2CO3(к, гор)= 2NaAsO2 + СO2, 

As2O3(т)+ 3Н3РO3(p)= 2As +3Н3РO4, 
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As2O3(т)  + 2Na2O2 + 2NaOH(p)  = 2Na3AsO4 + H2O, 
Sb2O3(т)  + H2O ≠  не растворяется, нет реакции, 

Sb2O3(т)  + 8HCl(k) = 2H[SbCl4]+ 3H2O; Sb2O3(т)  + 6HF(k) = 2SbF3  + 3H2O, 
Sb2O3(т)  + 6HCl(г) = 2SbCl3  + 3H2O   (60–80 oC), 

Sb2O3(т)    + 12HCl(p) + 6Zn  = 2SbH3↑получение  + 6ZnCl2  + 3H2O, 
Sb2O3(т)  + 4H2SO4(к, гор)  =2H[Sb(SO4)2]+ 3H2O, 

Sb2O3(т)  + 3H2SO4(р)  = Sb2(SO4)3  + 3H2O, 
Sb2O3(т) + 4HNO3(к)   = Sb2O5 + 4NO2+ 2H2O (кипячение),

Sb2O3(т) + 6HNO3(безвод)   = 2Sb(NO3)3 + 3H2O  (0 oC), 
Sb2O3(т) + 2NaOH(к) + 3H2O= 2Na[Sb(OH)4], 

Na[Sb(OH)4]+ 6HCl(г) = SbCl3  + Cl2  + NaCl +6H2O, 
Sb2O3(т) + 2NaOH(к)   = 2NaSbO2  + H2O, 

2Sb2O3(т) +  O2 = 2Sb2O4  (700 oC, Sb+3Sb+5O4  – валентносмешанный), 
2Sb2O3(т) +  6Cl2 = 4SbCl3  + 3O2  (1000 oC), 2SbCl3  + 3Fe = 2Sb + 3FeCl2, 
Sb2O3(т)+ 3H2  = 2Sb + 3H2O (500–600 oC); Bi2O3 + 3H2 = 2Bi + 3H2O   (250 oC), 

Bi2O3 + 3C= 2Bi + 3CO (800–900 oC), 
Bi2O3  + 6HCl(k, гор.) = 2BiCl3  + 3H2O; Bi2O3  + NaOH(p)  ≠, 

Bi2O3 + 3H2SO4(40%)  = Bi2(SO4)3 + 3H2O, 
Bi2O3 + 2Г2+ 6MeOH(p) = 2MeBiO3↓+ 4MeГ+ 3H2O (Me = Li, Na, K; Г= Cl, Br), 

2Bi2O3 + 2Na2O2 + O2 = 4NaBiO3   (450–600 oC, сплавление), 
Bi2O3 + 5Li2O + O2 = 2Li5BiO5    (650 oC, 24 часа), 

Bi2O3 + 2KOH + O2 = 2KBiO3  + H2O (сплавление), 
Bi2O3 + 3Li2O  = 2Li3BiO3 висмутит (сплавление), 

Ме3BiO3 + 3H2O = Bi(OH)3↓белый + 3МеOH, 
2Bi(OH)3 + 3Na2[Sn(OH)4] = 3Bi + 3Na2[Sn(OH)6]. 

●Гидролиз солей Э (III): 
2AsCl3(p) + 3H2O ↔ As2O3↓+ 6HCl↑ (t), 

SbCl3(p)+ H2O ↔ SbOCl + 2HCl: 1) SbCl3(p) + 2H2O ↔ Sb(OH)2Cl↓+ 2HCl; 
2) Sb(OH)2Cl   =  SbOCl↓ хлорид антимонила+  H2O, 

2SbCl3(p) + 3H2O  =  Sb2O3↓+ 6HCl↑  (кипячение в разб.р. HCl), 
BiCl3(p) + H2O ↔ BiOCl↓ + 2HCl:   1)BiCl3 + 2H2O = Bi(OH)2Cl↓ + 2HCl, 

2)Bi(OH)2Cl = BiOCl↓ хлорид висмутила+  H2O, 
BiCl3 + 3H2O = Bi(OH)3↓белый –слабое основание + 3HCl↑   (кипячение), 

Bi(NO3)3 + 2H2O = Bi(OH)2NO3↓ + 2HNO3, 
Bi(NO3)3 + 2H2O = Bi(OH)3↓ + 3HNO3↑  (кипячение), 

Bi(NO3)3 + 3KOH  = Bi(OH)3↓ + 3КNO3. 
●Аналитические реакции AsO3

3-: 
Na3AsO3 + 3AgNO3 = Ag3AsO3↓   + 3NaNO3. 

●Оксиды Э (V) 
As2О5 – белая стеклообразная масса, кислотный оксид, Sb2О5 и 

Bi2О5 – кислотные оксиды,  As2О5>Sb2О5 >Bi2О5 → устойчивость. 
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●Получение оксидов Э(V): 
Э2O3  + 4HNO3(к) + H2O= 2H3ЭO4 + 4NO2  (кипячение, Э =As, Sb, Bi),
3As2O3+ 4HNO3(р) +7H2O= 6H3AsO4+ 4NO; 2H3AsO4 =As2О5+3H2O (200 oC), 

2Sb + 10HNO3(к)   = Sb2O5
.H2O↓+ 10NO2 + 4H2O (Sb2O5 

. nH2O), 
SbCl5(ж)+ 4H2O = H3SbO4↓+ 5HCl↑, 

2SbCl5(ж;)+ 6H2O = Sb2O5
.H2O↓+ 10HCl↑ (кипячение), 

2SbCl5(ж) + 10NH3 + 6H2O = Sb2O5
.H2O↓+ 10NH4Cl, 

Bi2O3 + 2H2O =  2H2(катод) + Bi2O5(анод)  (электролиз в конц. р-ре NaOH ), 
3Bi2O3 + 2O3 = 3Bi2O5     (t);   4Э + 5O2   = 2Э2O5    (t). 

●Свойства оксидов Э (V): 
As2О5(т) = Аs2O3 + O2  (350–500 oC);  Sb2O5(т) = Sb2O4 + 1/2O2 (t > 920 oC), 

As2О5(т)  + 3H2O= H3AsO4 мышьяковая; Sb2O5(т) + 7H2O ↔ 2H+  + 2[Sb(OH)6]-, 
Э2О5(т)  + 6NaOH(к)  = 2Na3ЭO4 + 3H2O   (Э – As, Sb), 

As2О5(т)  + 3C(т)  = 2As + 3CO2   (400–500 oC), 
As2О5(т)  + 5H2S(г)  = As2S3 + 2S + 5H2O (30–50 oC), 

Sb2O5(т) +12HCl(p) = 2H[SbCl6]+ 5H2O;  Sb2O5(т)+10HCl(k) = 2SbCl3+ 2Cl2+5H2O, 
Sb2O5(т)   + 2NaOH(к) + 5H2O  = 2Na[Sb(OH)6]↓антимонат,

Sb2O5(т)   + 10HF   =2SbF5 + 5H2O    (150–170 oC), 
Sb2O5(т)   + 5H2  =2Sb+ 5H2O  (550–600 oC), 
Sb2O5(т)   + Na2O  = 2NaSbO3   (сплавление), 
Sb2O5(т)   + 3N2O  = 2Na3SbO4  (сплавление), 
Sb2O5(т)   + Al2O3   = 2AlSbO4 (сплавление), 

Bi2O5
. nH2O = Bi2O3  + O2 + nH2O  (100 oC);   Bi2O5 

. nH2O+ H2O ≠, 
Bi2O5  

. nH2O + 10HCl(k, гор.) = 2BiCl3  + 2Cl2 + 5H2O + nH2O, 
Bi2O5 

. nH2O+ 3H2SO4(k, гор.)   = Bi2(SO4)3 + O2  + 3H2O + nH2O, 
Bi2O5

. nH2O+2NaOH(k, хол) = 2NaBiO3↓висмутат + H2O + nH2O, 
10КaBiO3(р) + 4MnSO4(р) + 14H2SO4(р)  = 5Bi2(SO4)3 + 4KMnO4+ 3K2SO4+ 14H2O, 
5КaBiO3(р) + 2Mn(NO3)3(р)+14HNO3 (р)  = 5Bi(NO3)3+ 2KMnO4 + 3KNO3+ 7H2O, 

3NaBiO3(р)  + 2NH4Cl(р)  + H2O = 2NaCl + 3Bi(OH)3↓ + N2 + NaOH. 
●Гидроксид мышьяка (III) 
As(OH)3 – амфотерный гидроксид с преобладанием кислотных 

свойств; ортомышьяковистая кислота H3AsO3 существует только в 
водных растворах в равновесии с метамышьяковистой кислотой 
HAsO2; является слабой; проявляет слабые признаки амфотерности, 
сильный восстановитель. 
As2O3 + 3H2O= 2H3AsO3;  H3AsO3  ↔  HAsO2 + H2O  (равновесие смещено вправо), 
As2O3(т)  + 3HCl(p) = H3AsO3 + AsCl3;  H3AsO3  + 3HCl ↔ AsCl3 + 3H2O, 
As2O3(т)+ 2NaOH(p)=2NaAsO2 + H2O; As2O3(т)+ 6NaOH(к)= 2Na3AsO3+ 3H2O, 

As2O3(т)  + Na2CO3(к, гор) = 2NaAsO2 + СO2, 
HAsO2 + O2 + 2H2O  = H3AsO4 + 2HI;  HAsO2  + 3HCl = AsCl3 + 2H2O. 
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●Гидроксиды сурьмы (III) и висмута (III) 
Гидроксид сурьмы Sb(OH)3, или сурьмянистая кислота H3SbO3 – 

амфотерный гидроксид, белое вещество; Bi(OH)3 – белое вещество, 
очень слабое основание. 

●Получение гидроксидов сурьмы (III) и висмута (III): 
2SbCl5 + (5+x)H2O = Sb2O5

.xH2O↓  + 10HCl   (t), 
Bi2O3

.nH2O= 2Bi(OH)3↓ белый + O2 + (n-3)H2O, 
Bi(NO3)3  + 3NaOH(p) = Bi(OH)3↓белый+ 3NaNO3,

ЭГ3 + 3H2O = Э(OH)3↓белый+ 3HГ↑  (t, Г = Cl, Br, I, Э = Sb, Bi), 
ЭГ3 + 3NaOH(p) = H3ЭO3↓+  3NaГ  (на холоде, Г = Cl, Br, I, Э = Sb, As),
ЭГ3 + 3NaOH(p) = Э(OH)3↓белый+ 3NaГ(на холоде, Г = Cl, Br, I, Э = Sb, Bi). 

●Свойства гидроксидов сурьмы (III) и висмута (III): 
Bi(OH)3  = BiO(OH) + H2O;   2Bi(OH)3 + 3H2SO4(k)= Bi2(SO4)3 + 6H2O, 

Bi(OH)3 + 3HCl(k) = BiCl3 + 3H2O  (100 oC), 
Bi(OH)3 + 3HNO3(k) = Bi(NO3)3  + 3H2O;  Bi(OH)3 + HF(k) = BiOF↓+ 2H2O, 

Bi(OH)3 + NaOH(р)    ≠   нет реакции, 
Bi(OH)3  + Г2  + 3NaOH(k)= NaBiO3↓+ 2NaГ + 3H2O  (Г = Cl, Br), 

Bi(OH)3  + 2KMnO4 + 3КOH(k) = KBiO3↓+ 2K2MnO4  + 3H2O, 
Bi(OH)3  + K2S2O8 + 3КOH(k) = KBiO3↓+ 2K2SO4  + 3H2O, 

2Bi(OH)3  + 3Na2[Sn(OH)4] (р)  = 2Bi↓+ 3Na2[Sn(OH)6], 
2NaBiO3 + 2HNO3(p, хол) = Bi2O5

.nH2O↓+ 2NaNO3,
NaBiO3 + 6HCl(k, хол) = Na[BiCl4]  + Cl2  + 3H2O, 

NaBiO3 + 2NaOH(40%)= Na3BiO4↓ + H2O (кипячение) 
●Мышьяковая кислота H3AsO4 – трехосновная кислота сред-

ней силы; белое твердое вещество; хорошо растворима в воде. 
●Сурьмяная кислота H3SbO4 (условная формула) – слабая 

кислота; вещество белого цвета. 
●Получение H3SbO4: 

As + 5HNO3(к)  = H3AsO4 + 5NO2↑+ H2O, 
AsH3  + 8HNO3(к) = H3AsO4 + 8NO2↑+ 4H2O, 

Э2O3  + 4HNO3(к) + H2O = 2H3ЭO4 + 4NO2↑ (Э = As, Sb), 
As2O3  + 2HNO3(60–70 %) + 2H2O= 2H3AsO4 + NO2↑+ NO↑, 

As2O3  + 2Г2 + 5H2O= 2H3AsO4 + 4НГ  (Г= Cl, Br, I), 
AsCl3 + 2HNO3(к) + 2H2O= H3AsO4 + 2NO2↑+ 3HCl, 

As2O5  + 3H2O= 2H3AsO4; SbГ5  + 4H2O=H3SbO4+ 5НГ(Г = Cl, Br, I). 
●Свойства H3SbO4: 

2H3AsO4  = As2O5  + 3H2O   (170 oC), 
H3AsO4 + NaOH(p) = NaН2AsO4

.H2O↓  (на холоде), 
H3AsO4 + 2NaOH(p) = Na2НAsO4 + 2H2O  (50–60 oC), 
H3ЭO4 + 3NaOH(p) = Na3ЭO4 + 3H2O (t, Э = As, Sb), 

2H3SbO4  + 4NaOH(p) = Na4Sb2O7  + 5H2O (t), 
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H3SbO4  + NaOH(p) = NaSbO3  + 2H2O (t), 
2NaSbO3  + H2O = Na2H2Sb2O7,

H3AsO4 + NH3(г) + 3H2O = (NH4)3AsO4 
.3H2O↓, 

2H3AsO4 + 4HI(к) = As2O3↓+ 2I2  + 5H2O; 
H3AsO4 + 2HI(к) = HAsO2↓ + 2I2+ 2H2O, 

H3AsO4 + 5HCl(р)  ↔  AsCl5  + 4H2O, 
2H3AsO4 + 2SO2(г)   = As2O3↓ + 2H2SO4 + H2O (кипячение), 
●Аналитические реакции ионов AsO4

3-: 
Na3AsO4  + 3AgNO3 = Ag3AsO4↓ + 3NaNO3. 

●Соединения As (III), Sb (III), Bi (III) с водородом – гидриды 
Арсин AsH3 – бесцветный ядовитый газ с чесночным запахом, 

мало растворимый в воде; стибин SbH3 – бесцветный ядовитый газ; 
висмутин BiH3 – разлагается при комнатной температуре. 

●Получение гидридов As (III), Sb (III) и Bi (III) 
– восстановление водорордом в момент выделения: 

As2O3    +  6Zn   + 6H2SO4(p)   = 2AsH3↑ + 6ZnSO4 + 3H2O, 
Sb2O3(т)    + 12HCl(p) + 6Zn  = 2SbH3↑+ 6ZnCl2  + 3H2O, 

Sb2O3    + 6Zn   + 6H2SO4 (p)  = 2SbH3↑ + 6ZnSO4 + 3H2O, 
– вытеснение кислотами: 

Zn3As2 арсенид+  3H2SO4  =  2AsH3↑ +  3ZnSO4, 
Mg3Sb2антимонид + 6HCl(p)  = 3MgCl2 +  2SbH3↑, 

Mg3Bi2 + 6HCl(p)  = 3MgCl2 +  2BiH3↑,
SbCl3  + 3NaBH4 = B2H6 + SbH3↑ + 3NaCl. 

●Свойства гидридов: 
2AsH3(г) = 2As + 3H2    (t < 300 oC);  2SbH3(г) = 2Sb + 3H2  (150–200 oC), 
2AsH3(г) + 6HCl(k)  = 2AsCl3  + 3H2 ;SbH3(г) + 4HCl(k)   = H[SbCl4]+ 3H2,
2AsH3(г) + 3O2(возд)  = As2O3  + 3H2O;  4SbH3(г) + 3O2(возд)  = 4Sb+ 6H2O, 

4SbH3(г) + 9Cl2  = 2Sb+ 2SbCl3  + 12HCl;  AsH3(г) + 3I2  = AsI3  + 3HI, 
AsH3(г)  + 8HNO3(к)   = H3AsO4 + 8NO2  + 4H2O, 
2SbH3(г) + 12HNO3(k)   = Sb2O3+ 12NO2+ 9H2O, 

3AsH3(г)  + 4H2SO4(к, холод)  = 3H3AsO4  + 4S+ 4H2O, 
AsH3(г) + 3NaOH(p) + 4NaClO = Na3AsO4 + 4NaCl + 3H2O, 

AsH3(г) +  3NaOH(p) + 4H2O2(k)    = Na3AsO4 + 7H2O, 
SbH3(г) +  NaOH(k) + 3H2O = Na[Sb(OH)4] + 3H2, 

2ЭH3(г)  + 12AgNO3(p)  + 3H2O= Э2O3 + 12Ag + 12HNO3. 
●Сульфиды мышьяка, сурьмы и висмута: 
●Получение и свойства сульфидов: 

1) H3AsO3 + 3HCl(p) ↔ AsCl3 + 3H2O; 
2) 2AsCl3(р) + 3H2S(г) = As2S3↓желтый+ 6HCl, 

1)H3AsO4 + 5HCl(p) ↔ AsCl5 + 4H2O; 
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2) 2AsCl5(р) + 5H2S(г) = As2S5↓желтый+ 10HCl,
2BiCl3(р)  +  3H2S(г) = Bi2S3↓коричнево-черный+ 6HCl, 

Bi2S3 + Nа2S ≠;   Bi2S3 + (NH4)2S≠, 
2Na[Э(OH)4]+ 2HCl(р) + 3H2S(г)  = Э2S3↓+ 2NaCl +8H2O (Э = As, Sb, Bi), 
2Na3ЭO4  + 6HCl(p)+ 5H2S(г) = Э2S5↓амфотерны+ 6NaCl +8H2O (Э = As, Sb), 
As2S3  + 3Nа2S = 2Nа3ЭS3 (тиоарсенит–соль тиомышьяковистой кислоты H3AsS3), 

As2S5+ 3Nа2S = 2Nа3ЭS4 (тиоарсенат–соль тиомышьяковой кислоты H3AsO4), 
Э2S3  + 3(NH4)2S2 дисульфид=  2(NH4)2ЭS4 тиоарсенат+ S↓(Э=As, Sb), 

Э2S3  +  5S +  Na2CO3  + 6С =  2Nа3ЭS4  + 9СО(сплавление, Э=As, Sb), 
2Nа3ЭS4 тиоарсенат+ 3H2SO4(р) = Э2S5↓+ 3Na2SO4 + 3H2S  (Э=As, Sb). 

●Реакции катионов  As3+ и As5+: 
Na3AsO3(p) + I2  + H2O= Na3AsO4 + 2HI (в присутствии NaHCO3, обесцвечивание), 

Na3AsO4(p) + 2KI(p)+ 2HCl(p)=  Na3AsO3+ I2↓+ 2KCl + H2O, 
1) AsCl3 + [3Zn + 3HCl] = AsH3 + 3ZnCl2 : а) 3Zn + 6HCl = 3ZnCl2 + 6H; 

б)  AsCl3 + 6H = AsH3 + 3HCl, 
2) AsH3(г)  + 6AgNO3(p)  + 3H2O = H3AsO3 + 6Ag↓+ 6HNO3,
или:  AsH3(г)  + 3HgCl2(p)  + 3H2O = H3AsO3 + 3Hg↓+ 6HCl. 

●Реакции катиона Bi3+: 
BiCl3 + 2H2O = Bi(OH)2Cl↓белый + 2HCl,    Bi(OH)2Clнеустойчив= BiOCl↓белый+ H2O,

Bi(NO3)3  + 3NaOH(p) = Bi(OH)3↓белый+ 3NaNO3, 
2Bi(OH)3 + 3Na2SnO2 = 2Bi↓черный+ 3Na2SnO3 + 3H2O, 

2BiCl3 + 3Na2S = Bi2S3↓коричнево-черный + 6NaCl, 
Bi2S3 + 14HNO3 = 2Bi(NO3)3 + 8NO + 3Н2SО4 + 4H2O, 

HgS + HNO3 ≠,    Bi3+ + 3Iˉ = BiI3↓черный,BiI3 + Iˉ ↔ [BiI4]ˉ, 
[BiI4]ˉ+ H2O = BiOI↓оранжевый + 3Iˉ + 2H+. 

●Реакции катиона Sb3+: 
SbCl3(p)  + H2O = SbOCl↓белый,хлороксо + 2HCl (при разбавлении раствора), 

2SbCl3(p)  + 3Na2SO3(S)(p) + 3H2O = Sb2S3↓красный + 3H2SO4 + 6NaCl, 
3Zn + 2SbCl3(p)  = 2Sb↓черный+ 3ZnCl2. 

●Реакции катиона Sb5+: 
Na[SbCl6] + 2H2O = SbO2(Cl)↓белый, основная соль+ NaCl + 4HCl, 

SbO2(Cl) + HCl ≠ нет реакции, 
Na[SbCl6] + 5NaOH(p) = HSbO3↓белый, метасурьмяная+ 6NaCl + 2H2O, 

Na[SbCl6] + метиловый фиолетовый в кислой среде → фиолетовый раствор. 
 
   
3.8. Химия углерода 

Аллотропные модификации: 1) алмаз [атом. крист. реш; sp3-гиб-
ридизация; прозрачные бесцветные кристаллы]; 2) графит [атом. крист. 
реш.; структура слоистая; sp2-гибридизация; темно-серое вещество; 
мягкий материал; проводник, tпл = 3750 oC]; 3) карбин [sp-гибриди-
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зация; полимерные линейные молекулы; простые и кратные связи че-
редуются]; 4) фуллерены получены конденсацией паров графита [С60–С70, 
мол. крист. реш.; sp3- и  sp2-гибридизации атомов углерода, полупро-
водник; tпл = 500–600 oC];  5) лонсдейлит – структура его кристалличе-
ской решетки напоминает структуру решетки алмаза; элементарная ячей-
ка содержит четыре атома углерода, а алмаза – восемь; в химических ре-
акциях кристаллическая решетка алмаза разрушается, а графита – нет; 
электронное строение: 1s22s2p2; электронно-графическая формула: 

 

 
С(графит)→ С(газ) → С(фуллерен)  (вольтова дуга с последующей конденсацией паров) 

                 С(графит) →  С(алмаз)     (1500 oC, Р = 2000 атм). 
 
Алмаз – чрезвычайно устойчивая форма углерода; не переходит при 

обычных условиях в графит. Имеется в виду кинетическая устойчивость 
алмаза, т.к. термодинамически более устойчивой формой углерода является 
графит. При нагревании алмаза без доступа воздуха выше температуры 
1200 °С начинается его переход в графит. Из алмазов с особой огранкой, 
специально выявляющей его блеск, изготовляют бриллианты, сверкающие 
всеми цветами радуги в отраженном свете. Бриллианты – очень дорогие дра-
гоценные камни (масса бриллианта измеряется в каратах, 1 карат = 0,2 г). В 
отличие от графита алмаз не проводит электрический ток. 

 

 
Рисунок. Кристаллические решетки аллотропных модификаций углерода 

14
7N + 10n  = 14

6C + 11H,   в атмосфере 
 

●Свойства углерода, углеродотермия: 
С(графит) → С(алмаз)  (1500 oC, Р = 2000 атм), 

С(графит) → С(газ) → С60  (фуллерен)  (вольтова дуга),  С + Г   ≠  ( Г= Cl, Br, I), 
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C(графит) + 2F2 = CF4(при оу);C(алмаз)+ 2F2 = CF4  (при t>750 oC),
C(алмаз)  + 2F2   =  CF4   (при t>750 oC),  CF4  + H2O  ≠ , 
4Al(т)  + 3C(т)  = Al4C3     (tt),       3Fe(т)  + C(т)  = Fe3C(tt), 

3Cr(т)  + 2C(т)  = Cr3C2    (tt);  C(т)  + 2H2  = CH4  (t > 1400  oC, кат), 
2C(т)  + 2H2(г) = C2H4  (t > 1400  oC, kat); 2C(т)  + H2(г)  = C2H2 (t > 1500  oC), 

C(т)  + O2(г)  = CO2    (графит при t> 600 oC, алмаз при t >750 oC), 
C(т) + CO2 = 2CO  (1000  oC);   C(т)  + 4B = B4C (2500 oC), 

C(т,раск)  + 2S(пар)  = CS2(ж)↑ (900 oC); 2C(т) + N2(г) = C2N2 (электр. дуга или 2 000° C), 
C(т)  +  Si(т)  = SiC  (2000 oC);  3C(т)  +  SiO2  = SiC + 2CO↑ (1900–2000 oC), 

2C + Ca = CaC2, (550° С);     4Al + 3C = Al4C3, (1500–1700° С). 
Внимание! При высокой температуре углерод восстанавливает 

оксиды металлов частично или полностью. 
● Металлы правее алюминия в ряду стандартных электродных 

потенциалов (СЭП) из их оксидов восстанавливаются углеродом до 
свободного состояния: 

СoО + С  =  Со + СО  (t); 
PbО +  С  =  Pb +  СО↑ (t). 

Оксид цинка восстанавливается при сильном нагревании. 
ZnO+ C(т) = Zn+ CO (1200–1300 oC). 

Восстановление из MnO2   возможно уже при 600 oC: 
MnO2  + 2C(т)  =  Mn+ 2CO. 

Восстановление оксидов MnO, Mn3O4, Mn2O3 термодинамически 
возможно при температурах 1500, 1100 и 950 oC соответственно, но 
при 1500 oC образуются карбиды: 

3Mn(т)  + C(т)  =  Mn3C (при t > 1200 oC возможно и Mn5C2, Mn2C7). 
Восстановление оксида Сr2O3 возможно выше 1250 oC. 

C(т)  + FeO(т)   = Fe + CO↑ (>1000° C); 
C + 2CuO = 2Cu + CO2, (1200° C);    C + CO2   ↔  2CO    (t>1000о C). 

●Оксиды активных металлов до алюминия образуют карбиды и 
силициды: 

3C(т)  + CaO(т) =  CaC2 + CO↑ (2000 oC); 9C(т)  + 2Al2O3  = Al4C3 + 6CO↑  (tt). 
К легковосстановимым относят оксиды, которые являются ме-

нее прочными, чем низший оксид железа FeO: Cu2O, NiO, CoO, Fe2O3, 
Mn2O3, MnO2 и др. Эти реакции необратимы и экзотермичны.  

К средневосстанавливаемым относят оксиды, близкие по проч-
ности к FeO: Fe3O4, Mn3O4, WO2, MoO2 и др. Эти реакции обратимы, 
слабо экзотермичны или слабо эндотермичны.  

К трудновосстановимым относятся оксиды, которые являются зна-
чительно более прочными, чем FeO: MnO, SiO2, Al2O3, CaO, MgO и др. Ре-
акции восстановления оксидов этой группы являются эндотермическими.  

SnО2(т) + 2С(т)= Sn(пл) + 2СО (t);MgO(т)   + C(т)↔Mg↑ + CO↑  (2000 oC), 
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2BeO(т)+ 3C= Be2C+ 2CO (1800 oC). 
С углеродом и кремнием соединяется непосредственно только литий: 

2Li + 2C = Li2C2. 
Калий, рубидий и цезий карбиды не образуют. Nа2С2 и его ана-

логи могут быть получены по реакции:   
Н2С2+ 2Nа = Nа2С2+ Н2. 

C(т)  + SiO2 = Si + CO2↑ (1300° С);  2C(кокс) + SiO2 = SiС + CO2↑(1600–2000 oC), 
C(т)  + H2O(г) = CO↑ + H2↑ (800–1000° C), 

C(т) + HNО3(р)   ≠  воу; C(т) + H2SO4(р)   ≠ воу; C(т) + HClO4(р)   ≠ в оу, 
3C(т) + 4HNО3(умер.к)  = 3CO2↑  + 4NO↑ + 2H2O  (t), 

C + 2HNO3(k) = CO2↑ + 2NO2↑ + 2H2O  (t), 
12C + 18HNO3(k, гор) = C6(COOH)6 + 18NO2 + 6H2O, 

C  + 2H2SO4(к. гор) = CO2↑ + 2SO2↑ + 2H2O  (t), 
C(т) + NaNH2  = NaCN + H2   (t > 600 oC), 
2C + Na2SO4  = Na2S + 2CO2, (600° C), 

2C + Na2CO3 = 2Na + 3CO,  (900–1000° C), 
3C + 8H2SO4 + 2K2Cr2O7 = 3CO2+ 2Cr2(SO4)3 + 2K2SO4 + 8H2O, 

3C  + 2KNO3  +  S  =  K2S + N2  +  3CO2. 
● Монооксид углерода, оксид углерода (II)  C≡O 
СО – бесцветный очень ядовитый газ без запаха (угарный газ 

блокирует гемоглобин); в воде не растворим и с ней не взаимодейству-
ет; несолеобразующий оксид; характерны реакции окисления и при-
соединения, СО – сильный восстановитель, но ввиду прочной связи в 
данной молекуле окислительно-восстановительные процессы с участи-
ем СО протекают быстро только при высокой температуре; одна из 
тройной связи образована по донорно-акцепторному, а две – по обмен-
ному механизму. 

●Получение монооксида углерода CO: 
C(раскаленный)  + H2O(пар) = CO↑ + H2↑(800–1000 oC), 

2C(раскаленный)  +O2(воздух) = 2CO↑  (t), 
CO2  + Cраскаленный  = 2CO↑   (1000 oC, конмутация), 

HCOOH(ж)  = H2O + CO↑   (H2SO4(к), 100 oC), 
2HCOOH(пар) + Р2О5  + H2O = 2H3РO4 + 2CO↑  (t), 

HCOOH(ж)+ ClSO3Hхлорсульфоновая= H2SO4 + HCl + CO↑  (22 oC), 
(COOH)2(ж)щавелевая = H2O + CO↑ + CO2↑ (t, в горячей H2SO4), 
2KCN(т)  + 2H2SO4(к) + 2H2O = K2SO4   + (NH4)2SO4 + 2CO↑. 

K4[Fe(CN)6] (р) + 6H2SO4(к) + 6H2O =2K2SO4  + 3(NH4)2SO4 + Fe SO4 + 6CO↑, 
●Химические свойства CO: 

CO(г) + NaOH(р)   ≠  , CO(г)+ NaOH(распл)= HCOONa (P=5 атм., 150–200 oC), 
CO(г) + растворы кислот ≠,CO + H2O(г) = HCOOH (t, P), 

CO(г) + NH3(г)= HCN + H2O  (500 oC, кат: ThO2), 
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CO(г) + 2NH3(г)= CO(NH2)2 мочевина (Pt), 
3CO(г) + 2NH3(г)+ Na2CO3(р)   ↔ 2NaCN + 2H2O + 2CO2↑ + H2  (t), 

5CO(г) + Fe = Fe(CO)5(т)↑пентакарбонил (t, с переходными Ме), 
Fe(CO)5(т)  = 5CO↑  + Fe  (150–170 oC), 

4CO(г) + Ni = Ni(CO)4(т)↑тетракарбонил (t, с переходными Ме), 
6CO(г)  + Мо = Мо(CO)6(т)↑ гексакарбонил (t, Cr, Mo,W и другие переходные Me), 

4CO(г) + MeCl2 = Me(CO)4(т)↑+ Cl2↑   (t, Ме = переходные металлы), 
10CO + 2MnCl2 = Mn2(CO)10(т)↑ + 2Cl2↑, 

12CO+ 2МоCl5 = 2Мо(CO)6↑ + 5Cl2↑, 
6CO+ WCl6 = W(CO)6(т)↑ + 3Cl2↑, 

12CO+ 2CrCl3 = 2Cr(CO)6(т)↑ + 3Cl2↑, 
10CO(г)+ Te2O7 = Te2(CO)10(т)↑+ 3,5O2↑, 

10CO(г)  + Re2O7  = Re2(CO)10(т)↑ + 3,5O2↑. 
●Восстановительные свойства CO, карботермия: 

CO(г) + H2O(г)  =  CO2  + H2  (t, в выхлопных газах), 
CO(г) + H2O(г)  ↔ CO2  + H2 (500 oC, кат: Fe2O3), 

CO(г) + СaO + H2O(г)  = CaCO3↓+ H2↑     (400 oC), 
CO + R−OH=R−COOH:

CO(г) + CH3OHметанол  = CH3COOH (t), 
CO(г) + СН3ONaметанолят=СН3COONa (t), 

3CO(г) + СaC2  = CaCO3   + 4C  (tt), 
CO(г) + F2 ↔  COF2↑;    COF2(г)+ H2O = CO2↑+ 2HF↑, 

CO(г) + Cl2(г)↔ COCl2↑ – оксихлорид, фосген (освещение или Сакт, или 130 oC), 
COCl2(г)дихлорид карбонил +  H2O = CO2↑+ 2HCl↑ (медленно), 

COCl2(г)фосген+ 4NH3 = (NH2)2CO+ 2NH4Cl, 
COCl2(г) ↔ CO+ Cl2,   CO(г) + Br2↑(ж)  ↔ COBr2↑(ж), 

COBr2 + H2O = CO2↑+ 2HBr↑,  CO(г) + AgF2(р)  = Ag↓ + COF2↑, 
CO(г) + Cl2(г)+ 4NaOH ↔ Na2CO3 + 2NаCl +2H2O, 

CO(г) + 2[Ag(NH3)2]OH (р) = 2Ag↓ + 2NH3 + (NH4)2CO3, 
CO(г) + S= COS↑карбонил-сульфид (350 oC); 2CO + 2S =  CO2 + CS2, 

COSсерооксидуглерода + H2O = CO2↑+ H2S↑, 
2CO(г) + O2(г)  = 2CO2   + Q (t, кат: MnO2 + CuO, горит синим пламенем), 

2CO(г) + O2(г) ↔  2CO2 (700–1000 oC, в водяном паре), 
CO(г) + O3(г) = CO2 + O2, 4CO(г) + 2NO2(г) = N2 + 4CO2, 

2CO(г) + 2NO(г) = N2 + 2CO2  (t, кат., в выхлопных газах), 
CO(г) + 2NO(г) = N2O + CO2  (t, в выхлопных газах), 

CO(г) + 2HNО3(р)  = CO2  + 2NO2 + H2O, 
5CO +2KMnO4 + 3H2SO4(p) = 2MnSO4 + K2SO4+ 5CO2↑+ 3H2O (кат: Ag), 

3CO + K2Cr2O7 + 4H2SO4(p) = Cr2(SO4)3 + K2SO4 +3CO2↑+4H2O (кат: Hg2+), 
6CO  + 6K  = C6O6K6 гексаоксибензол калия (80 oC), 

C6O6K6 =  C6O6 гексаоксид бензола+ 6K,   PdCl2 + CO + H2O = Pd + 2HCl + CO2,  
PtCl2 + CO = [Pt(CO)] Cl2. 
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Внимание! При высокой температуре СО восстанавливает ок-
сиды металлов частично или полностью. 

●Металлы правее алюминия в ряду стандартных электродных 
потенциалов (СЭП) из их оксидов восстанавливаются монооксидом 
углерода: 

СoО + СО  = Со + СО2 (t);  PbО + СО = Pb +  СО2  (t). 
Получение Mn возможно только восстановлением MnO2: 

MnO2  + 2CО  = Mn+ 2CO2,   CO(г) + FeO(т) = Fe(т) + CO2↑  (t), 
3CO(г) + Fe2O3(т)  = 2Fe + 3CO2↑ (t),  4CO(г) + Fe3O4(т) = 3Fe + 4CO2↑ (t), 

CO(г) + CuO(т)  = Cu + CO2↑ (t),    2CO(г) + SnO2(т)= Sn + 2CO2↑ (t). 
●Окислительные свойства: 

CO(г) + 3NH3(г)= CH3NH2 + H2O + N2 + H2  (t),  CO(г) + C6H6   = C6H5CHO, 
CO(г) + 3H2(г) = CH4  + H2O (250 oC, кат: Ni), 

CO(г) + 2H2(г) = CH3OH (t, кат), 2CO(г) + 4H2(г) = C2H4  + 2H2O   (t). 
●Обнаружение СО: 

CO(г) + 2[Ag(NH3)2]OH(р)  = 2Ag↓ + (NH4)2CO3 + 2NH3↑,
CO(г) + H2O + PdCl2(р)  = Pd↓ + CO2↑+ 2HCl  (22o C). 

●Количественное определение СО: 
5CO(г) + I2O5  = I2↑ + 5CO2↑(140 oC). 

● Диоксид углерода CO2, оксид углерода (IV). Угольная кислота 
CO2 – газ без цвета и запаха; в твердом виде – «сухой лед»; ки-

слотный оксид; мало растворим в воде и обратимо взаимодействует с 
ней; равновесие сильно смещено в сторону углекислого газа; sp-гибри-
дизация; валентный угол 180 о; угольная кислота очень слабая; сущест-
вует только в сильноразбавленных водных растворах; рН =3,7. 

CO2(г) + Na2О2 = Na2C+4O4 (перкарбонат),CO2(г) + NaНО2 = NaНC+4O4,
2CO2(г) + 2Na2О2 = 2Na2CO3+ O2↑,2CO2+ 4KO2 = 2K2CO3 + 3O2↑,

2CO2+2Na = Na2C2O4оксалат (350 oC);    CO2(г)+ Mg = MgO + CO↑ (600 oC), 
CO2(г) + 2Mg(горящий) = 2MgO + C  (600 oC, в среде CO2), 

5CO2(г) + Р4(зажженный) = 2Р2О5  + 5С   (t , на воздухе), 
CO2(г) + 4H2  =  CH4 + 2H2O   (t);   CO2(г)  +  C(раскаленный)  =  2CO↑, 

CO2(г)  + 3H2    =  CH3OH + H2O  (400 oC, 30 мПа, кат: ZnO+Cr2O3), 
CO2(г) + H2O ↔ H2CO3  (0,3 %) , CO2↔ 2CO + O2  (t>2000° C), 

CO2(г) + 2NaOH(р)  = Na2CO3  +  H2O;  CO2(г) + NaOH(р) = NaHCO3, 
CO2(г) + CaO(т)  = CaCO3 ;    CO2(г) +  Ca(OH)2(р) = CaCO3↓+ H2O, 

2CO2 + Ca(OH)2(р)= Ca(HCO3)2;  CO2(г) + Ba(OH)2(р)= BaCO3↓ + H2O, 
CO2 + H2O + NH3(г)↔ NH4HCO3; CO2 + H2O + 2NH3(г) ↔ (NH4)2CO3, 

CO2 + 2NH3(г) = (NH2)2CO диамид + H2O  (150 oC, 100 атм., в автоклавах): 
1) CO2(г) + 2NH3(г)= (NH2)CO(ONH4) (р)карбаминат (карбамат) аммония, 

2) (NH2)CO(ONH4) (р) = (NH2)2COмочевина + H2O (150 oC, 100 атм.), 
(NH2)CO(ONH4) (р) + H2O ↔ (NH4)2CO3, 
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(NH2)2CO карбамид+ H2S2O7(р) = CO2 + H2NSO3H сульфаминовая, 
CO2(г) + 2KCN + H2O  = K2CO3  + 2HCN, 

CO2(г) + CaCO3(т) + H2O = Ca(HCO3)2; 
CO2(г) + MgCO3(т) + H2O = Mg(HCO3)2, 
CO2(г) + Na2CO3(р) + H2O = 2NaHCO3, 

CO2(г) + Na2SiO3(р) + H2O = Na2CO3 + H2SiO3↓, 
CO2(г) + Na2GeO3(р) + H2O = Na2CO3 + H2GeO3↓. 

NH4HCO3(т) = NH3(г)+ H2CO3(г), 
NH4HCO3(т)  = NH3(г)+ H2CO3(г)   (в вакууме), 

КHCO3+HCl(в метаноле) = H2CO3(г) + КCl(замораживание азотом и нагревание до 25 
о

C). 
● Процессы взаимодействия слабых оснований с водными 

насыщенными растворами углекислого газа [27] 
Угольная кислота со слабыми основаниями в большинстве слу-

чаев образует только основные карбонаты.  Средние карбонаты обра-
зуются в тех случаях, когда произведения растворимости карбонатов 
больше, чем оснований, в противном случае преимущественно обра-
зуются основные карбонаты, что связано с гидролизом карбонатов. 
Действие карбонат-ионов на растворы, содержащие гидролизующиеся 
катионы (Be2+, Mg2+, Zn2+, Co2+ и др.), приводит к образованию основ-
ных карбонатов, например (ZnOH)2CO3. 

В присутствии сильно гидролизующихся катионов с большим 
поляризующим действием (Al3+, Cr3+, Fe3+) протекают реакции взаим-
ного усиления гидролиза с выделением нерастворимых гидроксидов: 

2AlCl3 + 3Na2CO3 + 3H2O =  2Al(OH)3↓ + 3CO2 + 6NaCl 
с очень низким значением произведения растворимости:  

ПРAl(OH)3=1.10-33. 
При нейтрализации кислых сточных вод известковым молоком, 

содержащим значительное количество известняка, а также растворами 
соды некоторые ионы тяжелых металлов (Zn, Cu, Cd, Ni и др.) осажда-
ются в виде соответствующих основных карбонатов, которые менее 
растворимы в воде, чем соответствующие гидроксиды и карбонаты. 
Например, ПРСuСО3 =1,4.10-10, ПРСu(ОН)2 = 2,2.10-20, 
ПРСuСО3

.Сu(ОН)2 =1,7.10-34, ПР2СuСО3
.Сu(ОН)2 =1.10-46.  Существуют 

средние и кислые гидрокарбонаты. Из средних карбонатов в воде хо-
рошо растворяются только соли щелочных металлов (кроме Li2CO3 ), 
аммония и Тl (I). Наиболее трудно растворимы карбонаты металлов 
(II). В результате значительного гидролиза по аниону их растворы 
имеют щелочную реакцию: 

CO3
2- +  H2O ↔ HCO3

- + ОН-, рН = 9–10. 
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Кислые карбонаты хорошо растворимы в воде и образуют менее 
щелочную среду раствора: 

HCO3
- + H2O  ↔ CO2

.H2O + ОН-, рН = 7–8. 
Осадки средних карбонатов образуются в тех случаях, когда их 

растворимость значительно меньше, чем соответствующих гидрокси-
дов. Это имеет место для гидроксидов металлов, катионы которых не 
подвергаются гидролизу (Са2+, Sr2+, Ва2+, Ag+): 

Са(OH)2(нас.раствор)  +  СO2(г)  =  СаCO3↓+H2O, 
ПР:           5,5.10-6                                                                            3.10-9 

Sr(OH)2(нас.раствор)  +  СO2(г)  =  SrCO3↓+H2O, 
ПР:            3.10- 4                                                                            1.10-10 

Ва(OH)2(нас.раствор)  +  СO2(г)  =  ВаCO3↓+H2O, 
ПР:                    5.10-3                                                                  5.10-9 

2AgOH  +  СO2(г)  =  Ag2CO3↓+H2O. 
ПР:              5.10-3                                                               8.10-12. 
В избытке углекислого газа осадок среднего карбоната раство-

ряется как за счет гидролиза карбонат-иона, так и за счет нейтрализа-
ции с образованием растворимого гидрокарбоната: 

СаСО3 + Н2O + CO2 = Са(HCO3)2: 
1) CO3

2-  + H2O  ↔ HCO3
- + ОН-, 2) СО2  + ОН-    =  HСO3

-. 
Поэтому можно записать: 

Са(OH)2  +  2СO2(изб)  =  Са(HCO3)2. 
Соли слабых оснований при взаимодействии с растворенными кар-

бонатами в результате гидролиза могут давать не средние, а основные 
карбонаты. Аналогично при насыщении суспензированных гидроксидов 
слабых оснований углекислым газом образуются основные карбонаты: 

4Mg(OH)2(суспензия)  +  3СO2(г)   =  Mg(OH)2 
. 3MgCO3 +  3H2O. 

В этом случае средние карбонаты иногда удается осадить из 
водных растворов в присутствии большого избытка СО2: 

Mg(OH)2
.MgCO3  + CO2 =  2MgCO3  +  Н2O. 

При дальнейшем действии избытка СО2 на осадок среднего кар-
боната в растворе образуется растворимый гидрокарбонат: 

MgСО3 + Н2O + CO2 = Mg(HCO3)2, 
что связано с процессами: 

1) CO3
2- + H2O  ↔ HCO3

- + ОН-, 2) СО2  + ОН-  =  HСO3
- . 

Гидрокарбонаты при легком нагревании вновь превращаются в 
средние карбонаты за счет внутримолекулярного (межионного) ки-
слотно-основного взаимодействия: 

Mg(HCO3)2  = MgСО3 + Н2O + CO2↑: 
1) Mg(HCO3)2 = Mg2+ + 2HCO3

-,  2) HCO3
- + HCO3

-  = CO3
2-+ Н2O+ CO2↑. 
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При дальнейшем нагревании карбонаты разлагаются (BeСО3  >180 оС, 
MgСО3 = 350–540 оС, CaСО3 = 900–1200 оС, SrСО3 =1100–1200 оС,  
BaСО3 =1000–1360 оС ): 

MgСО3  =  MgО  +  CO2↑. 
Чем активнее металл, тем выше температура разложения его 

карбоната. Карбонаты щелочных металлов устойчивы (кроме карбона-
та лития) и плавятся без разложения. 

При кипячении воды имеют место следующие процессы: 
Ca(HCO3)2(р) ↔  CaCO3↓ + CO2 ↑ + H2O, 
Mg(HCO3)2(р)↔  MgCO3↓ + CO2 ↑ + H2O 

за счет внутримолекулярного (межионного) кислотно-основного взаи-
модействия (см. выше). Однако MgCO3, в отличие от CaCO3, подверга-
ется сильному гидролизу по катиону и аниону, поэтому при длитель-
ном кипячении имеет место реакция гидролиза с образованием основ-
ного карбоната (не Mg(OH)2) с низким значением произведения рас-
творимости (ПР): 

4MgCO3 + H2O =  Mg(OH)2
.3MgCO3 +  СO2. 

Так происходит потому, что ПРMgCO3 > ПРMg(OH)2 > 
ПРMg(OH)2

. 3MgCO3, т.е. образуется менее растворимое вещество. 
Окончательно можно записать: 

4Mg(HCO3)2(р)= Mg(OH)2
.3MgCO3↓ +  5СO2↑ + 3H2O. 

Кроме этих процессов имеет место образование ржавого налета 
за счет реакций гидролиза и окислительно-восстановительной:  

4Fe(HCO3)2(р) + O2  + 2H2O  = 4Fe(OH)3↓+ 8CO2↑. 
Здесь основный карбонат железа (III) не образуется, так как карбонат 

железа (III) не существует из-за сильного гидролиза, что связано с сильным 
поляризующим действием многозарядных катионов Fe3+ на воду. 

Угольная кислота реагирует только с теми слабыми основания-
ми, произведение растворимости (ПР) которых больше или равно 10-22. 

В представленном ряду слабых оснований (указаны ПР) 
Mg(OH)2   Mn(OH)2  Ni(OH)2  Cd(OH)2  Pb(OH)2   Co(OH)2(т)  Fe(OH)2  Cr(OH)2  Zn(OH)2    Cu(OH)2
  6.10-10     1,9.10-13    1,9.10-14   2,2.10-14   1,2.10-15     1,6.10-15    8.10-15        1.10-17      1,2.10-17    2,2.10-20       

AuOH      Ве(OH)2    //   Sn(OH)2  Cr(OH)3   Al(OH)3    Fe(OH)3     Со(OH)3

9·10-20       6,3.10-22     //    1,4.10-27        6,3.10-31      1.10-32               6,3.10-38       1,6.10-44 

с угольной кислотой могут реагировать только те, которые расположе-
ны до гидроксида олова. При этом в основном образуются менее рас-
творимые основные, а не средние карбонаты: 

Mg(OH)2(суспензия)  +  СO2(г)  ≠  MgCO3↓+H2O. 
ПР:           1,8.10-11                                                          8.10-6 
Осажденный карбонат магния в водном растворе сильно гидроли-

зуется, поэтому образуются основные карбонаты состава xMgCO3
.yMg(OH)2, 



 131 

произведение растворимости которых значительно меньше, чем у кар-
бонатов и гидроксидов: 

4MgCO3 + H2O =  Mg(OH)2
.3MgCO3 +  СO2,

ПР:       8.10-6                                               1,3.10-26    
∑ 4Mg(OH)2(суспензия)  +  3СO2(г)   =  Mg(OH)2 

. 3MgCO3 +  3H2O. 
ПР:        1,8.10-11                                                                          1,28.10-26 
При насыщении водной суспензии MgCO3  или Mg(OH)2 

. 3MgCO3   
углекислым газом происходит растворение осадка с образованием гидро-
карбоната Mg(HCO3)2, существующего только в растворе:  

Mg(OH)2
.3MgCO3 (суспензия) +  3H2O  + 5CO2↑  =  4Mg(HCO3)2. 

ВеСО3 при нормальных условиях неустойчив, разлагается, по-
этому требует хранения в атмосфере СО2, в воде плохо растворим, од-
нако подвергается сильному гидролизу.  

При насыщении Вe(OH)2 углекислым газом в осадок выпадает 
основный карбонат ВeCO3

.Вe(OH)2: 
Вe(OH)2(суспензия) + CO2(г)   ≠  ВeCO3↓  +H2O, 

ПР:                 8.10-22                                             1.10-3 
2Вe(OH)2(суспензия)  +  CO2(г)   = ВeCO3

.Вe(OH)2↓  +H2O. 
ПР:                 8.10-22                                            8.10-27 
При пропускании большого избытка углекислого газа в осадок 

выпадает ВeCO3: 
Вe(OH)2(суспензия) + CO2(г)   = ВeCO3  + H2O, 

так как имеет место реакция: 
ВeCO3

.Вe(OH)2(суспензия)  + CO2(г)   = 2ВeCO3  + H2O. 
Карбонаты Cu(II) образуются при обменных реакциях в водных 

растворах между солями Cu(II) и растворимыми карбонатами, при 
этом вследствие сильного гидролиза CuCO3 выделяются гидроксокар-
бонаты составов CuCO3

.Cu(OH)2 (малахит) и 2CuCO3
. Cu(OH)2(азурит). По-

этому в водных растворах не удается получить средний карбонат меди.  
При насыщении Cu(OH)2 углекислым газом образуется также в 

основном основный, а не средний карбонат: 
Cu(OH)2 (суспензия)+ СО2  ≠ СuСО3 + H2O↑, 

ПР:             2,2.10-20                                       1,4.10-10 
Cu(OH)2 (суспензия)+ СО2  = СuСО3

. Сu(ОН)2 + H2O↑. 
ПР:     2,2.10-20                                                               1,7.10-34 
Состав осаждающихся карбонатов зависит от температуры и 

концентрации реагентов. 
СuСО3 получают обработкой основных карбонатов СО2: 

(СuОН)2СО3(зеленая суспензия) + CO2 = 2CuCO3(бел.)+ H2O (180 оC, p) или: 
(CuOH)2CО3 (суспензия)+ СО2   = 2CuCО3 + H2O↑   (500 oC), 

2СuСО3
. Сu(ОН)2(синяя суспензия) + СО2 = 3CuCО3 + H2O↑  (500 oC). 
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При насыщении Ni(ОН)2 углекислым газом в осадок выпадают, 
в зависимости от условий, основные карбонаты различного состава от 
5:1 до 1:4: 

Ni(OH)2(суспензия)  +  CO2(г)   ≠   NiCO3  +H2O, 
ПР:                 1,6.10-14                                                       6,6.10-9 

2Ni(OH)2(суспензия)  +  CO2(г)   =   NiCO3
.Ni(OH)2 +H2O. 

ПР:                 1,6.10-14                                                                 8.10-25      

При действии Na2CO3 на раствры солей Со(II) образуются в зави-
симости от условий нерастворимые гидроксокарбонаты: (СоОН)2СO3, 
2СоСО3

.Со(ОН)2 или 2СоСО3
. 3Со(ОН)2, красно-фиолетового цвета, 

разлагающиеся кипящей водой. СоСО3 представляет собой кристалли-
ческий порошок розового, красного или зеленоватого цвета, не раство-
римый в воде.  

При насыщении Со(ОН)2 углекислым газом в осадок выпадают, 
в зависимости от условий, основные карбонаты различного состава 
((СоОН)2СO3, 2СоСО3

.Со(ОН)2, 2СоСО3
. 3Со(ОН)2): 

Со(ОН)2 (суспензия)  +  CO2(г)   ≠   СоСО3  +H2O, 
ПР:            2.10-15                                                          1,4.10-13 

2Со(ОН)2 (суспензия)  +  CO2(г)   =   СоСО3
.Со(ОН)2  +H2O. 

ПР:       10-15                                                                             3.10-30 
Но для кобальта характерны соединения в более устойчивой 

степени окисления (+3), поэтому Со(ОН)2 медленно окисляется  на 
воздухе: 

4Co(OH)2 розовый  + O2 + 2H2O = 4Co(OH)3коричнево-черный. 
Из-за сильного гидролиза Со2(СО3)3 неустойчив в растворе и 

переходит   также в Co(OH)3, поэтому можно записать: 
2СоСО3

. Со(ОН)2(суспензия)+ O2 + 2H2O = 4Co(OH)3  +  2CO2↑. 
ПР:        3.10-30                                            1,6.10-44

Аналогично происходит окисление и гидролиз СоСО3: 
4СоСО3(суспензия)  + O2 + 6H2O = 4Co(OH)3  +  4CO2↑. 

ПР:      1,4.10-13                                                           1,6.10-44

Из представленного нами ряда слабых оснований очевидно, что:  
Co(OH)3   +  CO2   ≠. 

Те же самые реакции характерны и для соединений железа (II и III). 
При насыщении Fe(ОН)2 углекислым газом в осадок выпадает 

основной карбонат: 
Fe(ОН)2 (суспензия)  +  CO2(г)   ≠   FeСО3  +H2O, 

ПР:         8.10-16                                                          3,2.10-11 
2Fe(ОН)2 (суспензия)  +  CO2(г)   =   FeСО3

.Fe(ОН)2  +H2O. 
ПР:     8.10-16                                                                   3.10-30 
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Но для железа характерны соединения в более устойчивой сте-
пени окисления (+3), поэтому Fe(ОН)2 окисляется  на воздухе: 

4 Fe(OH)2 + O2 + 2H2O = 4Fe(OH)3.
Поэтому можно записать: 
2 FeСО3

.Fe(ОН)2(суспензия)+ O2 + 2H2O = 4Fe(OH)3 + 2CO2↑. 
ПР:         3.10-30                                                                     6,3.10-38

Аналогично происходит окисление и гидролиз FeСО3: 
4 FeСО3(суспензия)  + O2 + 6H2O = 4Fe(OH)3  +  4CO2↑. 

ПР:     3,2.10-11                                                            6,3.10-38

Из представленного нами ряда слабых оснований очевидно, что: 
Fe(OH)3   +  CO2   ≠. 

Карбонат свинца (II) PbCO3 (белый аморфный порошок, не рас-
творимый в воде), получают пропусканием углекислого газа через сус-
пензию основного ацетата свинца или обработкой ацетата свинца во-
дой, насыщенной углекислым газом или карбонатом аммония. Основ-
ные карбонаты свинца типа 2РbСО3·Рb(OH)2 и PbСО3

.Pb(ОН)2 сущест-
вуют в виде «свинцовых белил».  

При насыщении гидроксида углекислым газом имеет место: 
Pb(ОН)2 (суспензия) + CO2(г)   ≠   PbСО3 +H2O, 

ПР:         1,2.10-15                                                      7,4.10-14 
2Pb(ОН)2 (суспензия) + CO2(г)  = PbСО3

.Pb(ОН)2 +H2O, 
ПР:       1,2.10-15                                                              5.10-30               

3Pb(ОН)2 (суспензия) +2CO2(г)  = 2PbСО3
.Pb(ОН)2 +2H2O. 

ПР:      1,2.10-15                                                                1,5.10-42   

Образование основного карбоната связано с сильным гидролизом: 
2PbCO3 + H2O =  Pb(OH)2

.PbCO3 +  СO2.
В присутствии воды поглощает углекислый газ: 

2PbСО3
.Pb(ОН)2(суспензия) + CO2(г)  = 3PbСО3   +H2O. 

Реагирует с сероводородом: 
2PbСО3

.Pb(ОН)2(суспензия) + 3H2S  = 3PbS  + 2CO2  +4H2O. 
Выпадение основного карбоната из карбонатов щелочных ме-

таллов также обусловлено щелочным гидролизом: 
PbСО3  + 2NaOH =  PbСО3

.Pb(ОН)2 + Na2CO3. 
Щелочная среда образуется за счет гидролиза карбонатов ще-

лочных металлов.  
В избытке щелочи протекает реакция: 

PbСО3  + 4NaOH =  Na2[Pb(ОН)4] + Na2CO3, 
так как Pb(ОН)2  амфотерный гидроксид. 

При насыщении водной суспензии углекислым газом карбонат 
переходит в растворимый гидрокарбонат: 

PbСО3 + Н2O + CO2 = Pb(HCO3)2. 
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MnСО3 (бледно-розовые кристаллы) – нерастворим в воде, в 
присутствии О2 и Н2О приобретает коричневый оттенок вследствие 
гидролиза и окисления: 

4MnСО3 + О2 + 2Н2О = 4MnО(ОН)метагидроксид+  4CO2. 
При насыщении суспензированного Mn(ОН)2 угольной кисло-

той образуется основный карбонат: 
Mn(ОН)2 (суспензия) + CO2(г)   ≠  MnСО3  +H2O, 

ПР:           1,9.10-13                                                   1,8.10-11 
2Mn (ОН)2 (суспензия) + CO2(г)  = MnСО3

.Mn(ОН)2+H2O. 
ПР:        1,9.10-13                                                               3.10-27   

Гидроксокарбонаты цинка (ZnOH)2CO3, 3Zn(OH)2
.ZnCO3, 

3Zn(OH)2
.2ZnCO3 получают действием Na2CO3 на раствор ZnSO4 при 

кипячении. 
Основный карбонат цинка образуется при пропускании углеки-

слого газа через суспензию гидроксида:  
Zn(ОН)2 (суспензия) + CO2(г)   ≠  ZnСО3+H2O, 

ПР:           1,2.10-17                                                  1,4.10-11 
2Zn(ОН)2 (суспензия) + CO2(г)  = ZnСО3

.Zn(ОН)2+H2O. 
ПР:          1,2.10-17                                                           3.10-31   

Карбонат ZnCO3 разлагается выше ~ 150 °С; практически не-
растворим в воде; при кипячении с водой гидролизуется и переходит в 
гидроксокарбонат:     

2ZnCO3 + H2O =  Zn(OH)2
.ZnCO3 + СO2. 

Карбонаты редкоземельных элементов (РЗЭ) при обычных ус-
ловиях также гидролизуются, поэтому при насыщении суспензирован-
ных гидроксидов РЗЭ (в представленном ряду оснований они оказы-
ваются левее гидроксида олова) угольной кислотой образуются основ-
ные карбонаты: 

Э(ОН)3  + СO2 = Э(ОН)СО3 +H2O, Э =Sc, Y, La, лантаниды. 
Се(ОН)3 + СО2 = Се(ОН)СО3  + Н2О. 

Из представленного ряда оснований следует, что основания 
правее гидроксида бериллия не взаимодействуют с угольной ки-
слотой: 

Al(OH)3  + СО2 ≠,   Cr(OH)3  + СО2 ≠,    
 Sn(OH)2 + СО2  ≠,   Fe(OH)3  + СО2  ≠. 

Поэтому при пропускании углекислого газа через их раствори-
мые гидроксокомплексы всегда выделяются гидроксиды: 

Na[Al(OH)4] (р) + СО2(изб)  = Al(OH)3↓+ NaHСO3  или 
Na3[Al(OH)6] (р) + 3СО2(изб)  = Al(OH)3↓+ 3NaHСO3  или 

2Na3[Al(OH)6] (изб) + 3СО2(г)  = 2Al(OH)3↓+ 3Na2СO3 + 3H2O, 
Na3[Cr(OH)6] (р) + 3СО2(изб)  = Cr(OH)3↓+ 3NaHСO3, 
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Na3[Fe(OH)6] (р) + 3СО2(изб)  = Fe(OH)3↓+ 3NaHСO3, 
Na2[Sn(OH)4] (р) + 2СО2(изб)  = Sn(OH)2↓+ 2NaHСO3. 

Для других гидроксокомплексов, расположенных до гидроксида 
олова, характерно образование основных карбонатов в избытке уголь-
ной кислоты: 

2Na2[Zn(OH)4](р) + 5СО2(изб)  = Zn(OH)2
.ZnCO3↓+ 4NaHСO3+ H2O, 

2Na2[Pb(OH)4](р) + 5СО2(изб)  = Pb(OH)2
.PbCO3↓+ 4NaHСO3+ H2O. 

Эти реакции относятся к реакциям нейтрализации: 
1) [Zn(OH)4]2-  ↔  [Zn(OH)3]-  + ОН- ,     2) СО2  + ОН-    =  HСO3

- . 
В отхожих местах: 
1) (NH2)2COмочевина+ 2H2O =(NH4)2CO3; 
2) (NH4)2CO3 +H2O = 2NH3

.H2O+CO2. 
●Обнаружение CO2 
Выпадение белого осадка и его растворение при пропускании СО2: 

CO2(г) + Ca(OH)2(р) = CaCO3↓+ H2O;     CO2(г) + CaCO3(т) + H2O = Ca(HCO3)2. 
● Недоксид углерода (C3O2) 
Линейная молекула O=C=C=C=O неполярна; атомы углерода в 

ней находятся в состоянии sp-гибридизации. При нагревании или дли-
тельном хранении недоокись углерода полимеризуется с образованием 
полимера (C3O2)n красного цвета. 

HOOC–CH2–COOH = C3O2 + 2H2O,  C3O2=CO2 + 2C. 
● Карбонаты и гидрокарбонаты (см. ЩМ и ЩЗМ) 
Соли угольной кислоты – карбонаты и гидрокарбонаты ЩМ 

(кроме лития) – растворимы в воде; карбонаты других металлов нерас-
творимы; гидрокарбонаты растворимы в воде; гидролизуются, СО3

2- – 
sp2-гибридизация; валентный угол 120о; Na2CO3, К2CO3→ плавятся без 
разложения, далее частично разлагаются; Na2CO3

. 10H2O – кристал-
лическая сода; Na2CO3 – кальцинированная сода. 

●Получение и свойства: 
1) CO2(г) + H2O + NH3  = NH4HCO3, 

2) NH4HCO3(р)+ NaCl(р)  = NaHCO3↓ +  NH4Cl (на холоде), 
Na2CO3+ HCl(р)= NaHCO3+ NaCl;  Na2CO3+ 2HCl(р)= 2NaCl+ H2O + CO2, 
3Na2CO3(р)+ 2CuSO4(р)+ 2H2O= Cu(OH)2

. CuCO3↓+ 2NaHCO3+2Na2SO4,
Cu(OH)2 

. CuCO3(т) +3Na2CO3(гор.р)  = 2Na2[Cu(CO3)2] + 2NaOH, 
2CaCO3 + 2HCl(р)= Ca(HCO3)2+ CaCl2; CaCO3+ 2HCl(р)= CaCl2+ H2O+CO2, 

CaCO3(т)  = CaO(т)+ CO2↑ (t > 900 oC);  BeCO3(т) = BeO(т)+ CO2↑(t > 180 oC), 
MgCO3(т)  = MgO + CO2↑  (t > 350 oC);   MnCO3(т)  = MnO + CO2↑  (330 oC), 
FeCO3(т)  = FeO + CO2↑   (405 oC );  SrCO3(т)  = SrO + CO2↑  (1130 oC), 
BaCO3(т) = BaO(т) + CO2↑  (1300 oC);  Li2CO3(т) =  Li2O + CO2↑ (t > 700 oC), 

Ca(HCO3)2(р,т)  = CO2↑ + CaCO3(т) + H2O (t), 
Ca(HCO3)2(т)  = 2CO2↑ + CaО + H2O↑  (прокаливание), 

Mg(HCO3)2(р,т)  = MgCO3 + CO2↑ + H2O↑ (t), 
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Mg(HCO3)2(р,т)  = Mg(ОН)2 + 2CO2↑    (t), 
Mg(HCO3)2(т) = MgO+ 2CO2↑ + H2O↑ (прокаливание), 

2NaHCO3(т)    = CO2↑+ Na2CO3(р) + H2O (t), 
(NH4)2CO3(т) = NH3  + NH4HCO3    (до 50 оС),
NH4HCO3(т)  = NH3↑+ CO2↑ + Н2О  (58 оС ), 

Ca(HCO3)2(р)  + Ca(OH)2(р)  = 2CaCO3(т) + 2H2O, 
Mg(HCO3)2(р)  + Ca(OH)2(р)  = CaCO3(т) + MgCO3(т) + 2H2O, 

[NaHCO3(т)+NаН2РО4(т)]пекарский порошок= Nа2НРО4 + CO2↑+H2O↑(t). 
●Протолиз (гидролиз) карбонатов: 

Na2CO3+ H2O ↔ NaHCO3+ NaОН;  (NH4)2CO3(т)+ H2O = 2NH3
.H2O+СО2↑, 

3Na2CO3(т) + 2CrCl3(т)+ 3Н2О = 2Cr(ОН)3↓+ 3СО2↑+ 6NаCl, 
NaHCO3(т)  + H2O  ↔  H2O + СО2

.H2O  + NaОН, 
NH4HCO3(т) + H2O ↔ NH3

.H2O + СО2
.H2O. 

●Реакции карбонат-ионов CO3
2-: 

Минеральные кислоты разлагают карбонаты и гидрокарбонаты 
с образованием углекислого газа СO2, который с известковой водой 
образует белый осадок: 

1)Na2CO3 + 2HCl(р) = 2NaCl + H2O + CO2↑, 
2) CO2  + Ca(OH)2(k)= CaCO3↓белый+ H2O. 

Ba2+ + CO3
2-  = BaCO3↓белый;  BaCO3 + 2HCl(p) = BaCl2 + H2O+ CO2↑, 

BaCO3 + H2SO4(p)  ≠. 
2Ag+ + CO3

2-  = Ag2CO3↓белый;Ag2CO3 + H2SO4(p) = Ag2SO4↓+ H2O+CO2↑, 
Ag2CO3 + HCl(p)  ≠. 

● Щавелевая кислота Н2C2O4 
Средней силы кислота; растворима в воде; менее летуча, чем 

HCl, поэтому вытесняет ее. 
NаCl(т) + Н2C2O4(р)=NаНC2O4+ HCl (t), 2NaCHO2(т) = Na2C2O4 +H2↑(360 oC), 

Na2C2O4(т)  + Ca(OH)2(р) + 2CO↑ = 2NaCHO2 + CaC2O4↓, 
CaC2O4(т) + H2SO4(к) = CaSO4 + Н2C2O4, 

Н2C2O4(безвод.,т)  =  CO2↑ + CO↑  + H2O (t,  H2SO4(к)), 
5Na2C2O4 + 2KMnO4(р)+ 8H2SO4(р) = K2SO4 + 2MnSO4 + 10CO2↑+ 8H2O. 

●Галогениды углерода (IV) 
CS2(г)   + 3Cl2 (г)   = CCl4(ж)    + S2Cl2 (t), 

CH4(г)  + 4Cl2 (г)   = CCl4(ж)  + 4НCl (свет). 
3CCl4(ж)   + Al2O3  = 2AlCl3 + 3CO↑ +3Cl2↑ (t) или 

3CCl4(ж)   + Al2O3  = 2AlCl3 + 3COCl2↑ (t, получение безводной соли), 
CCl4(ж)      + 2H2O  = CO2↑+ 4HCl, 

3CCl4(ж) +  4AlBr3  = 3CBr4 + 4AlCl3;  3CCl4 (ж)  + 4AlI3  = 3CI4+ 4AlCl3,
CCl4(ж)  + F2(г)= CF2Cl2  +Cl2↑. 

●Дисульфид углерода (сероуглерод) CS2 
CS2 – бесцветная летучая жидкость; ядовит; легко воспламеня-

ется; растворитель фосфора; серы, йода, жиров; не растворим в воде; 
sp-гибридизация; валентный угол 180 о. 
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●Получение CS2: 
Cраск + 2S(пар) = CS2↑(600 oC);  CH4 + 4S(пар)= CS2↑+ 2H2S↑(600 oC, кат), 

2Hg(SCN)2 роданид = CS2↑ + 2HgS↑+ C3N4 тверже  алмаза     (t). 
●Свойства CS2: 

CS2(ж)    + 2Cl2  = CCl4 + 2S   (60 oC, кат: FeS), 
CS2 (ж)   + 3Cl2  = CCl4 + 2S2Cl2  (75 oC, кат: I2или MnCl2), 

CS2(ж) + Ме2S(р)= Ме2СS3 (тиокарбонаты) (Ме = ЩМ);  
CS2 +(NH4)2S=(NH4)2CS3, 

2(NH4)2CS3 + K2S = 2KSCN +(NH4)2SO4 + 4H2S  (t), 
CS2(ж)  + МеS(т)  = МеСS3 (тиокарбонаты)   (Ме = ЩЗМ), 

CS2(ж)  + 2NH3 = NH4SCN + H2S↑, 
3CS2(ж)  + 6NaOH(р) = 2Na2СS3  + Na2CO3  + 3H2O, 

CS2(г)  + 3O2(г)    = CO2   + 2SO2↑+ Q (236 oC),  CS2(ж)  + H2O ≠  воу, 
CS2(г)  + 2H2O = CO2↑+ 2H2S↑  (t > 150  oC), 

CS2(г)  + 3SO3(г)    = COS+ 4SO2, 
2COS↔ CO2  + CS2     (t);    2COS↔ 2CO+ 2S(t), 

CS2(г) + 3Cl2O = COCl2 + 2SOCl2  (t);  CS2(г)  + 4H2 = 2H2S + CH4↑ (t), 
CS2(г) + 2Na2O = CO2↑+2Na2S (t, также с др. оксидами). 

●Карбиды 
Карбиды – соединения углерода с металлами и неметаллами, 

которые по отношению к углероду являются электроположительными. 
Карбиды делят на три группы: солеподобные, карбиды внедрения и 
ковалентные карбиды. К солеподобным карбидам относятся соедине-
ния активных и некоторых других металлов (Ве2С, Mg2C3, CaC2, Al4C3, 
LaC2, Мn3С и др.). В этих соединениях связь промежуточная между 
ионной и ковалентной. При их взаимодействии с H2O получаются гид-
роксиды и соответствующие углеводороды (иногда в смеси с Н2). 

●Солеподобные (ионные) карбиды первого типа: 
●Производные ацетилена, разлагаемые водой и разбавленными 

кислотами: Me2C2  (Me = одновалентные активные металлы),  MeC2  
(Me = двухвалентные активные металлы), Me2C6   (Me = трехвалентные 
активные металлы). Ацетиленидами являются  карбиды  щелочных 
металлов (Li2C2, Na2C2 и др.), магния MgC2 и щелочно-земельных ме-
таллов (CaC2, SrC2 и др.), высшие карбиды  редкоземельных  металлов  
(YC2, LaC2 и др.) и актиноидов (ThC2 и пр.):  

Na2C2+ 2Н2О =2NaОН + С2Н2↑, К2С2 + 2Н2О =2КОН + С2Н2↑,
СаC2  +2H2Oгор =  Са(OH)2 + C2H2↑,     SrC2+  2H2Oгор =  Sr(OH)2 + C2H2↑,

Mg2C3 + 4H2O = 2Mg(OH)2↓+ НС≡С–СН3↑, 
MgC2     +2H2O = Mg(OH)2↓+ C2H2↑. 
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●Производные метана, разлагаемые водой и разбавленными 
кислотами: 

Ве2С+ 4H2Oгор = 2Ве(OH)2↓+CH4↑,  Al4C3  + 12H2Oгор = 4Al(OH)3↓+3CH4↑. 
●Карбиды, образующие смесь различных продуктов, разла-

гаемые водой и разбавленными кислотами: 
Mn3C+ 6H2Oгор = CH4↑+ 3Mn(OH)2↓ + H2↑, 
2LaC2 + 6H2O = 2Lа(ОН)3 + C2H2↑ + C2H4↑, 
2YC2 + 6H2O = 2Y(ОН)3 + C2H2↑ + C2H4↑, 

2FeC + 3H2O = Fe2O3 + C2H4↑. 
●Получение ионных карбидов: 

CaO + 3C = CaC2 + CO↑ (tt);       2Al2O3 + 9C +Al4C3 + 6CO↑ (tt), 
2CuCl(р  + C2H2 = Cu2C2  + 2HCl↑ (t), 

2AgNO3(р)  + C2H2 = Ag2C2  + 2HNO3↑  (t). 
●Карбиды второго типа: 
В карбидах внедрения (металлоподобные карбиды) атомы уг-

лерода занимают октаэдрические пустоты в плотноупакованных кри-
сталлических решетках металлов (Mn4C, Cr3C2, Cr7C3, Mo2C, WC, 
W2C,VС,  NbC, Nb2C, TaC, Ta2C и др.). Они не разлагаются водой и 
разбавленными кислотами, даже царской водкой, растворяются только 
в смеси HF с НNО3. Карбиды d-элементов часто имеют переменный 
состав: TiC0,6–1,0 и VC0,58–1,00. 

2WC + 8NaOHрасплав+ 5O2 = 2Na2WO4 + 2Na2CO3 + 4H2O  (t). 
Получение металлоподобных карбидов: 

3Fe+C = Fe3C   (tt). 
●Карбиды третьего типа: 
Ковалентными карбидами являются SiC и В4С. Химическая 

связь в них приближается к чисто ковалентной, так как и В и Si, явля-
ясь соседями углерода в периодической системе элементов, близки к 
нему по размеру атомов и электроотрицательности. 

3C(т)  +  SiO2 = SiCкарборунд + 2CO↑    (1900–2000 oC), 
C(т)  + 4B(т)   = B4C  (2500 oC), 

C(т)  + 6B(т)   =  B6C  (2500 oC, B3C), 
9C(т)  + 3B2О3(т)   = B6C  + 9CO↑  (tt), 

SiC(т) + 4F2  = CF4↑ + SiF4↑; 
SiC(т) + 2Cl2  = C + SiCl4↑ (t> 600 oC), 

SiC(т) +  2H2O(гор.пар)  = SiO2  +  CH4↑  (t> 1300 oC), 
SiC(т) + 2O2  = SiO2  +  CO2     (t > 1000 oC);   B4C + KClO3   ≠, 

SiC(т) + 2O2  + 4NaOH(плав)  = Na2SiO3 + Na2CO3 + 2H2O, 
SiC(т)+ HNО3(k)  ≠ ;   SiC(т)+ H2SO4(к) ≠,   SiC(т) + HF(k)  ≠; B4C + HNО3(k) ≠, 

SiC(т) + 8HNО3(k) + 4HF(k) = SiF4↑+ CO2↑+ 8NO2↑+ 6H2O. 
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Разновидность карбидов – ацетилениды Cu2C2, Аg2С2, Аu2С2 и 
HgC2 легко разлагаются водой со взрывом. 

●ЦИАН (дициан) C2N2 бесцветный ядовитый газ с запахом 
горького миндаля. 

●Получение C2N2: 
4HCN(г)  + O2(г)  = 2C2N2↑+ 2H2O (кат: Ag);  2AgCN = 2Ag + C2N2↑ (t),

2HCN(г)  + Cl2(г)   = C2N2 ↑ + 2HCl  (активированный уголь), 
2HCN(г)  + NO2(г) = C2N2 + NO↑ + H2O   (стекло), 

HgCl2  + Hg(CN)2 = Hg2Cl2 + C2N2↑(t), 
4КCN(к)  + 2CuSO4(гор.р) =C2N2↑ + 2CuCN↓ + 2К2SO4(t), 

2CuCN + 2FeCl3 = 2CuCl + 2FeCl2 + C2N2↑,
Hg(CN)2 = Hg + C2N2↑(t);  2Cu(CN)2 = 2CuCN↓+ C2N2↑  (t). 
●Свойства C2N2: 

C2N2(г) + 4H2O = Н2C2O4 + 2NH3     или:    C2N2(г) + 4H2O = (NH4)2C2O4, 
C2N2(г)   + H2O = HCN + HОCNциановая, 

C2N2(г) + H2(г)   = 2HCN   (t);    C2N2(г)   = 2CN (г)   (1100 oC), 
C2N2(г)  + 2NaOH(р) = NaCNцианид  + NaOCNцианат + H2O, 

C2N2(г)   + 2O2(г)  = 2CO2  + N2  (сгорает розовым пламенем). 
●Синильная кислота HCN (H–C≡N) и цианиды 
HCN – бесцветная очень ядовитая летучая жидкость, слабая ки-

слота с запахом горького миндаля; в ряду источников синильной ки-
слоты, доступных каждому, можно назвать семена абрикосов, перси-
ков, вишен, горького миндаля, в которых содержится гликозид ами-
гдалин, образующий при гидролизе глюкозу, бензальдегид и синиль-
ную кислоту: 

+ 2H2O  =  HCN + 2С6Н12О6 + С6Н5СНО; 
           амигдалин 

противоядие – H2O2,  глюкоза, Na2S2O3; соли –цианиды легкогидроли-
зуются; sp-гибридизация углерода; валентный угол 180 о. 

●Получение HCN и цианидов: 
MeCN(т) + H2SO4(к) = HCN  + MeHSO4   (t , Me = Na, K), 

MeCN(т) + MeHS(т) = HCN  + Me2S (t , Me = Na, K), 
KCN + H2O + CO2= KHCO3 + HCN, 

2СН4(г) + 2NH3(г)  + 3O2(г)  =  2HCN + 6H2O (800–900 oC, кат: Pt), 
NH3  + СО  =  HCN  + H2O (500–700 oC, кат: ThO2 или Al2O3), 

K4[Fe(CN)6] + 3H2SO4(р) =  6HCN  + 2К2SO4+FeSO4,
Na2CO3  +  N2 + 4C = 2NaCN + 3CO  (t, в 1775 г. Шееле), 

CaCN2  (цианамид)  + 2NaCl  +  C = 2NaCN   + CaCl2  (прокаливание), 
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1) Na+ NH3 = NaNH2+ H2;  2) 2NaNH2 + C = Na2N2C+ 2H2  (500–600 оС), 
  3) Na2N2C + C = 2NaCN  (500–600 оС), 

Na2CO3 + C + 2NH3 (20% р) = NaCN + 3H2O   (t). 
●Свойства HCN: 

HCN(р) + MeOH(р) = MeCN + H2O   (Me  = ЩМ), 
2HCN(р) + Me(OH)2(р) = Me(CN)2 + 2H2O   (Me = ЩЗМ), 

HCN(р) + 2H2O = [NH4][НСОО] формиат аммония, 
[NH4][НСОО] + 2Р2О5 = 4Н3РО4 + 3HCN, 

HCN + 2H2O = HCOOH + NH3 ,HCN + 4H=CH3NH2, 
2HCN(р) + MeO(т) = Me(CN)2 + H2O  (Me = ЩЗМ), 
2HCN(р) + Me2O(т) = 2MeCN + H2O   (Me = ЩМ), 

HCN(р) + Me2СО3 (р) ≠  оу (Кк(HCN)<Кк(H2СО3)), 
HCN(р) + Me2СО3 (р) = MeCN + MeHСО3  (Кк(HCN)>Кк(HСО3

-
)) (Me = ЩМ), 

HCN(р) +  HCOONa(р)  =  MeCN +  HCOOН, 
4HCN(р) + 5O2(г)  = 4CO2↑  + 2N2↑+ 2H2O(сине-фиолетовое пламя),

4HCN + O2 = 2C2N2 + 2H2O(150 оC, Ag), 
2HCN(р) + O2(г) + F2 = 2CO↑  + N2↑+ 2HF(температура пламени 3700 

о
С), 

HCN + H2O + H2SO4= CO + NH4HSO4, 
HCN + NO2= C2N2 + NO + H2O, 

КCN(р) + CO2  + H2O = HCN + КHСО3   (при хранении на воздухе),
MeCN(т)+H2O ↔ HCN + MeOH (гидролиз, на воздухе расплываются, Me = Na, K), 

КCN(р) + 2H2O = NH3↑ +  HCOOК при хранении, 
2КCN(р)+ CuSO4(р)= Cu(CN)2↓+ К2SO4; Cu(CN)2 + 2КCN(р) = K2[Cu(CN)4], 

КCN(р)   + AgNO3(р)= AgCN↓  +  КNO3, 
AgCN + КCN(р) = K[Ag(CN)2] (р); 2AgCN = (CN)2 циан (≡С-С≡)+ 2Ag(350 oC), 

3КCN(р)   + CrCl3=Cr(CN)3↓+ 3KCl;  Cr(CN)3 + 3КCN(р) = K3[Cr(CN)6],
3КCN(р)   + FeCl3  = Fe(CN)3 + 3KCl;  Fe(CN)3 + 3КCN(р) = K3[Fe(CN)6], 

KCN(расплав) + S(распл) = KSCNтиционат  (t) или KCN(р) + S(т) = KSCN(t), 
КCN(р) + (NH4)2S2 дисульфид = KSCNроданид+ (NH4)2S, 

KCN(р) + Cl2   = CNClхлорциан  + KCl, 
2NaCN(р) + NaClO  + H2O= 5NaCl + 2NaHСО3 + N2, 

CaC2(т) + N2(г)  ↔ CaCN2 + C + Q  (1100 oC – только в начале реакции), 
2HCN(р)  + CaO ↔ CaCN2  (цианамид) + СО↑ + H2↑, 

CaCN2(т) + Na2CO3(т) + C(т)  = 2NaCN + CaCO3    (t),
CaCN2(т) + 3H2O(гор.пар) = CaCO3  + 2NH3,

2CaCN2(т)+ 2H2O= Ca(HCN)2  + Ca(OH)2  (на холоде), 
CaCN2(р) + H2O+ CO2    = CaCO3  + CN.NH2  (цианамид), 

NaNH2  + C = NaCN+ H2   (600 oC); K2CO3(т) + C + 2NH3 = 2KCN + 3H2O, 
6KCN + Fe + 2Н2О = K4[Fe(CN)6] + 2KOH + Н2, 

12KCN + 2Fe + O2 + 2Н2О = 2K4[Fe(CN)6]+ 4KOH, 
6KCN + FeS = K4[Fe(CN)6]+ K2S;  6KCN + FeO + H2O = K4[Fe(CN)6]+ 2KOH. 
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●Открытие синильной кислоты: 
18NaCN(р) +3FeSO4(р)+ 4FeCl3(р)= Fe4[Fe(CN)6]3+12NaCl+ 3Na2SO4: 

1) 2NaCN(р) +FeSO4(р) =Fe(CN)2 + Na2SO4   (подкисляют соляной кислотой), 
2) Fe(CN)2 (р)+ 4NaCN(р)   = Na4[Fe(CN)6], 

3) 3Na4[Fe(CN)6] + 4FeCl3(р)= Fe4[Fe(CN)6]3 синяя берл.лазурь + 12NaCl. 
●Нейтрализация синильной кислоты в организме при от-

равлениях: 
2HCN(р) + 2Na2S2O3 (30 % р) + О2 = 2НNCS + 2Na2SO4, 

СН2ОН(СНОН)4СН=Оглюкоза + HC≡N → СН2ОН(СНОН)4–С≡Nциангидрин, 
KCN(р + H2O2 = KОCNцианат+ H2O;  KОCN+ 2H2О = NH3↑+ КHСО3, 

HCN+ H2O2=НОCNциановая + H2O;  HOCN+ H2O = CO2↑+ NH3↑(быстро разрушается),
HOCN  + NH3    = (NH2)2COмочевина.

●Циановая кислота HOCN(ж). Цианаты 
HOCN – бесцветная жидкость с запахом уксусной кислоты. 

H−O−C+4≡N-3  ↔   H−N=C=O, 
циановая                                  изоциановая 

(CN)2 + 2KOH = KOCN + KCN  + H2O,
KCN(р) + PbO = KOCNцианат  + Pb  (t), 

Me2СО3 распл  +  2(NH2)2COраспл = 2NaOCN + H2O+ CO2↑+ 2NH3↑(t), 
(NH2)2CO  = HOCNциановая(ж) + NH3↑(t), 

HOCN(ж)циановая  + H2O = CO2↑+ NH3↑    (быстро разрушается), 
HOCN + NH3 = (NH2)2COмочевина; HOCN= (HNCO)3 циануровая, 

(циклический тример) 

4NaOCN(р)  + СоCl2(р)   =  Na2[Co(NCO)4]темно-синий раствор + 2NaCl, 
KOCN(т)+ 2H2O = NH3↑+КHСО3;  4KOCN(т)= KCN+ K2CO3+ CO+ N2. 

●Роданистоводородная кислота (тиоцианат водорода) HSCN 
НSCN – сильная кислота, бесцветная летучая маслянистая жид-

кость; растворима в воде; устойчива только в очень разбавленных рас-
творах; KSCN – тиоцианистая (роданистый, тиоционат). 

●Получение  и свойства HSCN: 
1) NH3(к.р.) + СS2(ж) + Са(ОН)2 = NH4SCN + СаS↓+ 2H2O  (110 оС, Р), 

КCN(р) + (NH4)2S2 дисульфид = KSCNроданид + (NH4)2S, KCN+ S= KSCN  (t), 
2) 2KSCN(р) + H2SO4(p) = K2SO4(p) + 2HSCN, 
Ba(SCN)2(р) + H2SO4(p) = BaSO4↓ + 2HSCN, 

2AgSCN(р) + Br2(р)  = 2AgBr↓  + (SCN)2 (родан), 
2(SCN)2(т) + H2S = S(SCN)2 + 2НSCN, 

3(SCN)2(т) + 4H2O=5НSCN+ H2SO4+ HCN, 
(SCN)2(т) + Ме = Ме(SCN)2;    (SCN)2(т) + Cl2(г) = 2SCNCl(т), 

2(NH4)2SO4 + K2S + 4S + 10C = 2KCNS + (NH4)2S + 4H2S + 8СО, 
НSCN(р) + H2S(г)  = СS2 + NH3;   Pb(SCN)2 + H2S(р) = PbS↓+ 2НSCN  (t), 

НSCN(р) + H2SO4(к) + H2O= NH4HSO4 + COS↑карбонилсульфид, 
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KSCN(т)+ 2H2SO4(к) + H2O= COS↑ + NH4HSO4 + KHSO4, 
2KSCN(т) = К2S + C2N2↑+ S  (t);  KSCN(расплав) = KCN + S (400 оС), 

2KSCN(р) + Hg(NO3)2  = Hg(SCN)2↓; Hg(SCN)2(т) = 2HgS + CS2 + C3N4, 
KSCN(т) + H2O→  антифриз (3:2 по массе), 
НSCN(р) + 3H2O2 (р) = НCN + H2SO4  + 2H2O, 
KSCN(р) + 3H2O2 (р) = KHSO4 + HCN + 2H2O,

НSCN(р) + 6KMnO4(р) + 7KOH= НCN + KHSO4 + 6K2MnO4 + 3H2O, 
НSCN(р)+ 2KMnO4(р)  = HCN + K2SO4  + 2MnO2↓, 

2НSCN(р)  + MnСO3(т)   =  Mn(SCN)2   + H2O+ CO2↑,
KCNS + Fe = KCN + FeS (в расплаве); NaCNS + Zn = NaCN + ZnS, в расплаве. 

Круговорот углерода в природе: 
Брожение + минерализация органических веществ → CO2 ↑      58 % 
Дыхание растительных и животных организмов→ CO2 ↑  
Жизнедеятельность почвенных микроорганизмов    → CO2↑ ,   38 % 
Промышленные выбросы   → CO2↑ , 5.109  т.  в год 

↑↓   6H2O+ 6CO2  = C6H12O6 + 6O2(фотосинтез). 
Адсорбция CO2  гидросферой: 

H2O+ CO2  ↔H2CO3, H2CO3 ↔Н+ +HCO3
-, HCO3

- →организмы водной среды,
HCO3

- + ОН- = CO3
2- + H2O, при рН > 10 → прекращение жизни в водной среде, 

CO3
2-  + Са2+ = СаCO3↓белый, 2CO3

2-  + 2Mg2+ + H2O = (MgOH)2CO3↓+ CO2,
СаCO3 + H2O+ CO2  = Ca(HCO3)2, MgCO3 + H2O+ CO2  = Mg(HCO3)2. 

 
3.9. Химия кремния 

Кремний-неметалл с атомной кристаллической решеткой; твердый 
хрупкий материал с металлическим блеском; полупроводник. Различают 
две основные аллотропные модификации кремния – аморфную и кристал-
лическую; также выделяют поликристаллический и монокристаллический 
кремний. Кислоты, кроме фтороводородной, на него не действуют; в ще-
лочах растворяется; с водой реагирует в присутствии следов щелочи. 
Слюды: KAl2[AlSi3O10](OH)2, K(Mg,Fe)3[AlSi3O10](OH,F)2, 
KMg3[AlSi3O10](OH,F); асбест: Mg3[Si2O5](OH); тальк: Mg3[Si4O10](OH)2. 
Полевые шпаты: Na[AlSi3O8],  K[AlSi3O8]; глина – каолинит: Al2[Si2O5](OH)4 
или Al2O3

.2SiO2
.2H2O. Электронное строение: 1s22s2p63s2p2;  электрон-

но-графическая формула:                                                          

 
●Получение кремния: 

SiO2(расплав) + 2C(кокс, уголь) = Si + 2CO↑  (1900 oC): 
1) SiO2(расплав, избыток) + 2C(кокс, уголь) = SiС + 2CO↑, 

2) SiO2(расплав) + 2SiC = 3Si + 2CO↑, 
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[SiO2(т) + 2Mg(т)]поджигание смеси  = Si + 2MgO  (t, протекает бурно): 
1)[SiO2(т) + 4Mg(т)]поджигание смеси  = Mg2Si + 2MgO, 

2) SiO2(т) + Mg2Si = 2Si + 2MgO   (t). 
3SiO2(т) + 4Al = 3Si + 2Al2O3   (t), 

SiCl4(г)  + 2Me = Si + 2MeCl2↑  (900 oC, Me = Zn, Mg), 
SiHCl3(г)  + H2(г)  = Si + 3HCl↑(1100 oC), 

SiHCl3(г)  + Me = Si + MeCl2  + HCl↑  (900 oC, Me = Zn, реже Mg), 
SiГ4(г)  + 2H2(г) = Si + 4HГ↑  (1000 oC, Г = Cl, Br), 

SiI4 =Si + 2I2↑ (1000 oC),  2SiCl(г) =2Si + Cl2↑ (t),  SiH4(г)= Si+2H2↑(700 oC), 
3K2SiF6 + 4Al = 3Si + 2KAlF4 + 2K2AlF5     (t), 
CaSi2 (взвесь в ССl4) + Cl2(г) = CaCl2 + 2Si (30 oC). 

●Окислительно-восстановительные свойства кремния: 
Si + 2F2  = SiF4↑(в оу);Si(т)+ 2Г2(г)+ SiГ4↑ (400–600 oC, Г=Cl, Br), 

Si(т) + O2(г)   = SiO2   (400–600 oC), 
2Si(т) + N2(г)   = 2SiN  (t >1000 oC),  3Si + 2N2  = Si3N4   (1300 oC), 

Si(распл)  + 3B(т)  = B3Si (2000 oC),  Si + 6B = B6Si  (2000 oC), 
Si(распл )  + С(т)  = SiС   (2000 oC);  Si(т)  + 2S(пар)  =  SiS2   (600 oC), 

Si(т)  + 2Н2S(г)  = SiS2(т) + 2H2     (t);   Si(т)   + P(пар) = SiP↑(t >700 oC), 
nSi(т) + (n+1)Н2(г)  = SinН2n+2↑(температура электрической дуги), 

Si(т)   + 2Н2(г)  = SiН4↑(температура электрической дуги), 
Si(т) + 2H2O(гор. пар) = SiO2   + 2H2↑(температура красного каления),

Si(т) + 4HF(г) =  SiF4↑+ 2H2↑(t);  Si(т) + 4HСl(г)= SiCl4↑+ 2H2↑(t>300 oC), 
Si(т) + 3HСl(г) =  SiHCl3↑(ж,трихлорсилан) + H2↑(t>250 oC, кат: Cu), 

Si(т) + 4HBr(г)  =  SiBr4↓+ 2H2↑(t>500 oC); Si(т) + 4HI(г) = SiI4 + 2H2↑(t), 
Si(т) + 4Li(распл) =  Li4Siсилицид (t);  Si(т)  + 2Mg(распл) =  Mg2Siсилицид    (t), 

Si(т)  + (Zn, Al, Sn, Pb, Au, Ag и т.д. )расплав   ≠  , но растворяется, 
Si(т)  + (ЩМ, ЩЗМ, Mg, Cu, Fe, Pt, Bi и т.д. )расплав → МехSiy силициды, 

Si(т)  + 2Br2 + 3H2O  = H2SiO3(т) + 4HBr (t), 
Si(т) + 4HF(р) =  SiF4↑+ 2H2↑(t), 

Si+ HNО3(р)≠ ,   Si+ H2SO4(р) ≠,   Si+ HГ(р) ≠ (Г = Cl, Br, I)  Si+ HClO4(р) ≠.٭ 
 .нет реакции, так как образуется SiO2٭

3Si(т) + [12HF(к) + 4HNO3(к)]в смеси  =  3SiF4↑  + 4NO↑+ 2H2O, 
или: Si(т) + [6HF(к) + 4HNO3(к)]в смеси  =  H2[SiF6 ] + 4NO2↑+ 4H2O, 

или: 3Si(т) + [18HF(к) + 4HNO3(к)]в смеси   = 3H2[SiF6 ] + 4NO↑+ 8H2O, 
3Si(т) + [18HClк) + 4HNO3(к)]в смеси   = 3H2[SiCl6 ] + 4NO↑+ 8H2O, 

Si(т) + 2NaOH(к)+ H2O = Na2SiO3 + 2H2↑ (t), 
Si(т)+ 4NaOH(к)= Na4SiO4+ 2H2↑ (t), 

Si(т) ферросилици+ 2NaOH(т)+ Ca(OH)2(т) = Na2SiO3 + CaO + 2H2↑  (t), 
2Si(т) + 2NaH(т)  = Na2Si + H2↑  (t), 

Siрасплав + MgO =  Mg + SiO↑(t > 1400 oC);   2Mg + Si  =  Mg2 Si (t), 
или:  3Siрасплав + 2MgO =  Mg2Si + SiO↑ (t> 1400 oC), 
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3Si + 2CaO =  2CaSi + SiO2   (t); 
Si(т) + SiO2(т) = 2SiO↑(t> 1200 oC), конмутация 

SiO2 + 2CaF2 + 2H2SO4 = SiF4(г)↑ + 2CaSO4 + 2H2O, t, 
SiO2 + 2С + 2Cl2 = SiCl4(ж) + 2CO↑. 

●Силаны: SiH4 моносилан, Si2H6 дисилан, Si3H8 трисилан 
Низшие силаны – бесцветные газообразные вещества, осталь-

ные – летучие жидкости; самовоспламеняются на воздухе; неприятный 
запах; токсичны; восстановительные свойства за счет того, что атомная 
частица водорода в силанах несет частичный отрицательный заряд; 
sp3-гибридизация; вал.угол 109о5´. 

●Получение: 
MeSi(т)+ 4HCl(р) = 2MeCl2  + SiH4(г)   (Me = Mg, Ca, Li), 

SiCl4(г)  + Li[AlH4] (т)  = SiH4 ↑+ LiCl↓  + AlCl3↓(t), 
4SiH(C2H5O)3 триэтоксисилан= SiH4 ↑+ 3Si(C2H5O)4     (80 oC), 

Li4Si(т)+ 4H2O = 4LiOH + SiH4↑. 
●Свойства восстановительные: 

SiH4(г) + 2O2(г) = SiO2↓  + 2H2O + Q (на воздухе воспламеняется со взрывом), 
SiH4(г) + 4H2O= Н4SiO4  + 4H2↑(в щелочной среде) 

                           восст-ль      окислитель 
4Н- – 4ē =  2H2

о            1 
2Н+ + 2ē = H2

о           2,      ММК, 
SiH4(г) + 2H2O= SiO2↓+ 4H2↑(t), 

SiH4 + (х + 2)H2O = SiO2
.xH2O↓ + 4Н2↑, 

SiH4(г) + 2NaOH(р) + H2O= Na2SiO3+ 4H2↑ (t), 
SiH4(г)  + HCl(г) = SiН3Cl+ H2↑, 

SiH4(г)  + 2AgCl = SiН3Cl   +  HCl + 2Ag↓; 
SiH4(г)  + 4Г2 = SiГ4 + 4НГ↑  + Q(Г = F, Cl, Br, I, со взрывом), 

SiH4(г)  + РН3 = SiН3РН2↑+ H2↑,SiH4(г)+ 2NaH = Na2SiН6. 
●Окислительно-восстановительные свойства: 

SiH4(г)  = Si+ 2H2↑   (t>400 oC). 
● Силициды 
В силицидах ЩМ и ЩЗМ преобладает ионная связь; не подчи-

няются правилам валентности – нестехиометрические соединения. 
Si(т) + (ЩМ, ЩЗМ, Cu, Fe, Pt: элементы 1–10 групп, кроме Ве )расплав→ МехSiy,
хSiO2(т) + МеО(т) + (1+2х)Скокс =  МеSiх + (1+2х)СО↑  (t, Ме = металлы),  

или:   SiO2(т) +  МеО(т) +  3Скокс =  МеSi + 3СО↑   (t, Ме = металлы), 
2МеНрасплав + 2Si = 2МеSi  +  H2↑(t, Ме = ЩМ и др.), 

3Si + 2МеO =  2МеSi + SiO2      (t, Ме = металлы), 
SiCl4(ж) + Me + 2H2  = MeSi  + 4HCl↑   (tt, Ме = металлы), 

Na2Si + 3H2O  = Na2SiO3  + 3H2(t, ЩМ и ЩЗМ), 
Ca2Si + 4H2O  = 2Ca(OH)2 + SiH4↑  (t, ЩМ и ЩЗМ), 
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или:  Ca2Si + 8H2O = 2Ca(OH)2 + Н4SiO4 +  4H2↑(t), 
Mg2Si + 2H2SO4(p) = 2MgSO4 + SiH4↑;  Mg2Si +  4HCl(p) = 2MgCl2 + SiH4↑, 

Mg2Si + 2NaOH(р) + 5H2O  = Na2SiO3  + 2Mg(OH)2 + 4H2  (t), 
2FeSi + 7Cl2 = 2SiCl4↑+  2FeCl3  (t), 

3C+ SiO2= 2CO+ SiC,(2300° С),SiO2 + С = SiO(г)↑+ CO↑ (t> 1000 оC),
SiCкарборунд, ат.кр.реш. + 2O2   = SiO2 + CO2↑ (t> 1000 oC), 

SiC + 4NaOH + 2O2 = Na2SiO3 +Na2CO3 + 2H2O, 
SiC + 2Cl2 = SiCl4 + С,     SiC + 2H2O = SiO2 + CH4. 

 
●ОКСИДЫ КРЕМНИЯ SiO и SiO2. СИЛИКАТЫ 
●Монооксид кремния SiO 
SiO – черный порошок, несолеобразующий оксид, при комнат-

ной температуре термодинамически неустойчив, может быть получен в 
метастабильном состоянии «закалкой равновесия»: 

SiO2 + Si ↔ 2SiO(г)↑  (1300 oC );  SiO2(т)  + H2 = SiO(г)↑ + H2O↑ (t>1000 оC), 
SiO2(т) + С(т)  = SiO(г)↑+ CO↑  (t> 1000 оC),   2SiO(т, черный)  = SiO2 + Si (t), 

2SiO(т, черный)  + O2   = 2SiO2   (t, идет медленно), 
2SiO(т)  + 2Г2 = SiГ4↑+ SiO2     (t, Г = F, Cl, Br, I, со взрывом), 

SiO(т)  + 4HF(p) ↔ SiF4↑ + H2↑ + H2O↑ (t), 
SiO(т) + 4KOH(р) = K4SiO4 + H2O + H2↑ (t), или: 

SiO(т) + 2KOH(р) = K2SiO3 + H2↑ (t), 
SiO(т) + Na2CO3(р,гор)  + H2Oгор = Na2SiO3 + CO2↑ + H2↑ (кипячение), 
2SiO(т)  + 4AgClO4 + 12HF(p) = 4Ag↓+ 4HClO4 + 2H2[SiF6] + 2H2O. 

●Диоксид SiO2 
α-кварц – обычная форма SiO2, кремнезем, песок; устойчивые 

кристаллические модификации: кварц ↔ тридимит ↔ кристобалит, а 
также аморфный кремнезем – полимеры; в воде, кислотах (кроме HF) и 
царской водке не растворяются; растворяются в щелочах и HF; разно-
видности  – горный хрусталь (аметист, топаз), кремень, агат, яшма; 
кислотный оксид, плавится при 1610 oC; sp-гибридизация, атомная 
кристаллическая решетка. 

●Получение и свойства: 
Особо чистый кварц получают из этоксисилана: 

Si(OC2H5)4 + 2H2O = SiO2 + 4С2Н5OН, 
SiO2 +2H2 = Si + H2O↑(t>1000 oC); SiO2 +2Mg = Si(т) + 2MgO (t>1000 oC), 
SiO2(т) + 4Mg(избыток) = Mg2Si(т) + 2MgO  (t); SiO2(т) + Г2 ≠  (Г = Cl, Br, I), 

SiO2(т) + 2С(кокс )  = Si(т) + 2CO↑ (до 2000 oC), 
SiO2(т) + 3С(избыток)  = SiC + 2CO↑  (до 2000 oC)  или: 

SiO2(т) + 2C(кокс, избыток) = SiС + CO2↑(1600–2000 oC);  SiС = C+ Si(t> 2200 oC), 
3SiO2(т) + 6С(т) + 2N2   = Si3N4  + 6CO   (1500 oC), 
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ySiO2 + 2yС + xFe(т) = FexSiy  + 2yCO (t); SiO2(т) + Si = 2SiO (1500 oC), 
SiO2(т) + 2NaOH(распл, раств.) = Na2SiO3 + H2O    (t) или 

SiO2(т) + 4NaOH(р) = Na4SiO4 + 2H2O     (t), 
SiO2(т) + Na2O(т) = Na2SiO3   (t),  SiO2(т) + 2Na2O(т) = Na4SiO4    (t), 

SiO2(т) + CaO(т) = CaSiО3   (t);  SiO2(т) + CaO(т) + 3C  = CaSi + 3CO↑(t), 
SiO2(т) + Na2CO3(распл) = Na2SiO3  + CO2↑(t, при сплавлении), 

в водном растворе:  Na2SiO3(р) +  CO2  + H2O = Н2SiO3↓+ Na2CO3, 
SiO2(т) + 2Me2CO3(распл) = Me4SiO4  + 2CO2↑(t, Me = ЩМ), 

SiO2 + CaCO3 = CaSiO3  + CO2↑(t);   3SiO2 + Ca3(PO4)2 = CaSiO3 + Р2О5, 
SiO2(т) + 4HF(р) = SiF4↑  + 2H2O;   2HF(р)+ SiF4= H2[SiF6], 

SiO2(т) + 6HF(р)= H2[SiF6] + 2H2O. 
SiO2(т)  + остальные кислоты ≠  нет реакции. 

●Метакремниевая кислота H2SiO3, или хSiO2 
. уH2O (триок-

сосиликат (IV) водорода) 
H2SiO3 – слабее угольной; в воде не растворяется; выпадает из 

раствора в виде студенистого осадка или в растворе полимеризуется в 
коллоидное состояние; золь переходит в гель; в сухом виде – силика-
гель; соли – силикаты. 

●Возможные пути получения: 
SiS2(т) + 3H2O  = 2Н2S + H2SiO3, 

К2SiO3(к)  и Na2SiO3(к) – канцелярский клей,  «жидкое стекло», 
Na2SiO3(т, р) + 2HCl(к) = H2SiO3↓+ 2NaCl (на холоде,  при 0 oC), 

Na2SiO3 (т, р)+ H2SO4(80%) = H2SiO3↓гель+ Na2SO4   (на холоде, при 0 oC). 
●Свойства: 

Na2SiO3 (т, р)+ H3РO4(р) = H2SiO3↓+ Na2HРO4, 
H2SiO3(т) = H2O + SiO2 (t>22 oC, дегидратация) или 

2H2SiO3(т) = H2Si2O5(т) + H2O  (22 oC, поликонденсация+дегидратация), 
H2Si2O5(т) дикремниевая = H2O + 2SiO2   (150–200 oC). 

●Силикаты 
Растворимы только силикаты натрия и калия – растворимые 

стекла; их растворы в воде – жидкие стекла – обладают клейкостью и 
вяжущими свойствами, силикаты – тугоплавки, не имеют окраски. 

MgSiO3(т)  + Na2CO3(распл) = MgO + CO2↑  + Na2SiO3, 
Na2SiO3 (т) + 2H2O  ↔ H2SiO3↓+ 2NaOH  (3–5 oC), 
2Na2SiO3 (т) + H2O  ↔ Na2Si2O5   + 2NaOH  (22 oC), 

Na2SiO3(р) + CO2  + H2O = Н2SiO3↓+ Na2CO3,
Н2SiO3(т) + Na2CO3(распл) = Na2SiO3 + CO2↑+ H2O↑, 

К2CO3(расплав)  + SiO2  = К2SiO3 + CO2↑,
Na2SiO3 + H2SO4 + (х–1)H2O = SiO2

.xH2O↓гель + Na2SO4. 
●Галогениды кремния 
●Получение: 

Si(т)  + 2Г2(г)  = SiГ4  (t);  SiO2(т) + 2F2  = SiF4↑  + O2↑, 
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SiO2(т) + 2С(т)  + 2Cl2(г)  = SiCl4↑ + 2CO  (прокаливание)   или 
SiO2(т) + С(т)  + 2Cl2(г)  = SiCl4↑ + CO2    (прокаливание), 

Mg2Si(т)  + 4Cl2(г)  = SiCl4↑+ 2MgCl2    (t);  Ba[SiF6]  = SiF4↑ + BaF2, 
2FeSi(т)ферросилиции  + 7Cl2(г)  = 2SiCl4↑+ 2FeCl3   (t), 

SiO2(т) + 2CaF2 + 2H2SO4(k)  = SiF4↑  + 2CaSO4↓+ 2H2O. 
●Свойства: 
SiF4 – бесцветный газ с резким запахом; SiCl4 – жидкость; sp3-гиб-

ридизация, вал. угол 109о5´. 
SiF4 + (n+2)H2O↔SiO2

.nH2O↓ + 4HF, или формально: 
SiF4+3H2O ↔ Н2SiO3↓+4HF, или проще: 

SiF4(г) + 2H2O ↔ SiO2↓+ 4HF(г), 
В избытке SiF4: SiF4(г) + 2HF(г) ↔ H2[SiF6]↓, тогда: 

∑3SiF4(г)изб + 2H2O = 2H2[SiF6]+SiO2 или: 
3SiF4+ 3H2O = Н2SiO3↓+ 2H2[SiF6]. 

H2[SiF6] кремнефтористоводородная существует только в растворе: 
H2[SiF6] =  SiF4 + 2HF, 

SiF4(г) + 8NaOH(р) =  Na4SiO4 + 4NaF + 4H2O, 
SiCl4(ж) + 4Naрасплав = 4NaCl + Si  (t), 

SiCl4(ж) + Mg(т) + 2H2(г) = MgSi  + 4HCl↑(tt), 
SiCl4(ж) + 2Zn= Si+ ZnCl2↑ (950 oC);  SiCl4(ж)+ 2H2↔ Si+ 4HСl↑ (1000 oC). 

SiCl4(ж)  + 2H2O ↔ SiO2 + 4HСl↑  (смещено вправо) или: 
SiCl4(ж)  + (n+2)H2O↔SiO2

.nH2O↓+ 4HСl↑, 
3SiCl4(ж)  + 2Al2O3  = 3SiO2↓  + 4AlCl3   (t), 

3SiCl4(г)  + 4NH3(г)   = Si3N4 + 12HСl↑  (t>1300  oC), 
SiCl4(ж)  + 8NH3(ж)   = Si(NH2)4   + 4NH4Сl (–40  oC, аммонолиз), 

SiCl4(ж)  + 6NH3(ж)   = Si(NH)2 диимид+ 4NH4Сl, 
Si(NH)2 + 2H2O = SiO2↓ + 2NH3↑;  3Si(NH)2 = Si3N4 + 2NH3↑, 

SiCl4(ж) + 6KOH(р) = K2SiO3 + 4KCl + 3H2O (t), 
SiCl4(г) + 4HBr(г)   = SiBr4  + 4HСl;   SiCl4(г) + 4HI(г)   = SiI4  + 4HСl, 
SiHCl3(трихлорсилан-летучая жидкость)  + H2  =  Si(т) + 3HСl↑  (1100  oC), 

SiHCl3(ж)  + O2  = SiO2   + HСl↑ + Сl2↑(t или актив.уголь, воспламеняется), 
2SiHCl3(ж)  + 3H2O(холод)  = H2Si2O3 полисилоксан  + 6HСl  (0 oC), 

SiHCl3(ж)  + 2H2O = SiO2   + 3HСl + H2↑(в оу), 
SiHCl3(ж)  + 5NaOH = Na2SiO3 + 3NaСl + H2↑+ 2H2O, 

4SiHCl3(ж)  = SiН4↑+3SiCl4↑, 
SiBr4(ж)+ 2H2O  ↔  SiO2↓+ 4HBr (смещено вправо), 

SiBr4(ж) + 4Naрасплав = 4NaBr + Si (t), 
SiI4(т)  + 2H2O  ↔  SiO2↓+ 4HI (смещено вправо), 

SiI4(т)=  Si+ 2I2 ↑(1000 oC);   SiI4(т) + 4Naрасплав = 4NaI + Si (t). 
●Нитриды 
●Получение: 

3SiCl4(г)  + 4NH3(г)   = Si3N4↓ + 12HСl↑  (t), 
3Si + 2N2(г)    = Si3N4↓(1300 oC, в присутствии Fe2O3), 
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3SiO2 + 6C +  2N2(г)  = Si3N4  + 6CO↑(1500 oC). 
●Свойства: 
Si3N4(т) + 6NaOH(распл) + 3H2O = 3Na2SiO3 + 4NH3↑ (t)  или: 

Si3N4(т) + 12NaOH(распл) = 3Na4SiO4 + 4NH3↑  (t), 
Si3N4(т)+ NaOH(р)  ≠ ;     Si3N4(т)  + кислоты  ≠ , 

Si3N4(т)  + 16НF(гор. конц.р.) = 2(NH4)2[SiF6] + SiF4↑   (t), 
Si3N4(т)  + 18НF(гор. конц.р.)изб.= 2(NH4)2[SiF6] + H2[SiF6]   (t), 

Si3N4(т)+ O2 ≠ ;   Si3N4(т) + H2O  ≠  . 
●Аналитические реакции силикат-аниона SiO3

2-: 
Минеральные кислоты выделяют гель кремниевой кислоты: 

Na2SiO3(р)  +  2HCl(р)  = H2SiO3↓белый    + 2NaCl, 
Na2SiO3(р)  +  2NH4Cl+ 2Н2О =  H2SiO3↓белый    + 2NaCl +  2NH3

.Н2О, 
Na2SiO3(р)  +  BaCl2(р) = BaSiO3↓белый+ 2NaCl. 

●Ортокремниевая кислота H4SiO4  (SiO2 
. 2H2O). 

H4SiO4 слабее угольной (ЭО  Si меньше, чем  С); sp3-гибридиза-
ция, 109о5´, 

Na4SiO4(т)  + 4HCl(p)  = H4SiO4↓+ 4NaCl (на холоду), 
Na4SiO4(р)  + 2H2O + 2CO2   = H4SiO4↓+ 2Na2CO3  (22 oC),

Na2SiO3 (расплав) + 2NaOH(расплав)  = Na4SiO4    + H2O  (t), 
H4SiO4 (р) + Na2CO3(т) = Na2SiO3  + CO2↑ + 2H2O (t), 
H4SiO4 (р) + CaCO3(т) = CaSiO3↓  + CO2↑+ 2H2O(t), 

H4SiO4 (р) + H4SiO4 (р) =  H6Si2O7  + H2O (t, поликонденсация), 
H6Si2O7 + H6Si2O7  = H10Si4O13 + H2O (t, поликонденсация), 

Na4SiO4(т) + H2O = Na3НSiO4  +  NaOH ( рН>7),
Сa2SiO4(т) + 8HF = SiF4  + 2CaF2  + 4H2O. 

●Водородно-кислородные соединения – силоксаны 
Водородно-кислородные соединения кремния, в которых атомы 

кремния связаны между собой через кислородный мостик, называются 
силоксанами; простейший представитель – дисилоксан (SiH3)2O – бес-
цветный газ; без запаха; т. кип. = –15, т. лл. = –144 °С; на воздухе он не 
самовоспламеняется, но при поджигании горит с образованием белого 
дыма SiO2; щелочами быстро разрушается; полисилоксан (H2Si2О3)n – бе-
лое твердое вещество; структура которого слагается из колец, образован-
ных группами SiH, атомами кислорода и соединенных связями Si–Si. 

2SiH3Br (ж)  + H2O = (SiH3)2О↑ (дисилоксан) + 6HBr, 
(SiH3)2О(г)  + 4NaOH(р) + H2O = 2Na2SiO3 + 3H2↑, 

2SiHCl3(ж)силокохлороформ  + 3H2O(холод)  = H2Si2O3 полисилоксан  + 6HСl. 
●Силикон – гексаметилдисилоксан 
Силиконы – высокомолекулярные кремнеорганические соеди-

нения [–SiR2–О–SiR2–О–]n. Они имеют  различные степени разветвле-
ния цепей, образуют кольцевые структуры, а также структуры, имею-
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щие связанные между собой слои. Это маслянистые жидкости или пас-
тообразные вещества, или каучукоподобные материалы, сохраняющие 
эластичность до –60 oC. Простейший силикон (гексаметилдисилоксан) – 
прозрачная подвижная жидкость. Все силиконы устойчивы к нагрева-
нию, окислению и химическому воздействию. 

●Получение: 
Процесс получения таких кремнийорганических соединений 

проводят в две стадии: сначала каталитический синтез,затем гидролиз и 
поликонденсация: 

Si + 2СН3Сl = (CH3)2SiCl2, 
(CH3)2SiCl2   + 2H2O = (CH3)2Si(OH)2 + 2НСl , кат: Сu, 

n(CH3)2Si(OH)2 = – [O–Si(CH3)2]n]– +  nН2О или: 
2(СH3)3SiClтриметилхлорсилан+ H2O = (СH3)3Si–О–Si(СH3)3силикон+2HСl, кат: Сu, 

2(СH3)3SiCl + (СH3)2SiCl2 + 2H2O = (СH3)3Si–О–Si(СH3)2–О–Si(СH3)3 + 4HСl, 
(СH3)3Si–О–[Si(СH3)2–О]n–Si(СH3)3 – диметилдихлорсилан. 
●Получение оконного стекла Na2O.CaО.6SiO2: 
I способ: 

Na2CO3(т) + 6SiO2(т) + CaCO3  = Na2O.CaО.6SiO2 + 2CO2(1500 oC). 
сода                     песок             известняк                   стекло 

II способ: 
1) Na2SO4(т) + C(т) + SiO2(т) = Na2SiO3 + CO + SO2    (t), 

2) Na2SiO3 + CaCO3 + 5SiO2  = Na2O.CaО.6SiO2 + CO2  (t), 
∑ Na2SO4 + C+ 6SiO2+ CaCO3 = Na2O.CaО.6SiO2 + CO + SO2 + CO2 (t). 

●Реакция взаимодействия стекла с HF: 
Na2O.CaО.6SiO2 + 28HF = 2NaF + CaF2 + 6SiF4 + 14H2O. 

Примеси окрашивают стекла: FeO + Fe2O3 – в голубой, Cr2O3 –  в зеле-
ный, СоО – в синий, Cu2O – в красный. Добавки CaO, B2O3, BaO, MgO повы-
шают механическую прочность стекла – так получают химическое стекло. 

●Получение свинцового хрусталя: 
K2CO3 + 6SiO2 + PbO = K2O.PbO.6SiO2  + CO2 (t). 

●Калийное стекло: 
K2CO3(т) + 6SiO2(т) + CaCO3  = K2O.CaО.6SiO2 + 2CO2 (t). 

●Реакцией получения фарфора, фаянса и многих огнеупоров 
материалов является муллитизация каолинита: 

3(Аl2O3
.2SiO2

.2H2O)каолинит = 3Аl2O3
.2SiO2 муллит + 4SiO2 + 6H2O. 

●Кремнефтористоводородная кислота H2[SiF6] – сильнее сер-
ной кислоты; используют для фторирования воды; в индивидуальном  
состоянии не выделена. 

●Получение H2[SiF6]: 
Ba[SiF6](р)+ H2SO4(k) = H2[SiF6] + BaSO4↓; 

3SiF4(г) + 2H2O = 2H2[SiF6] + SiO2. 
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●Свойства H2[SiF6] и ее солей: 
Н2SiF6(р) = 2HF↑+ SiF4↑(t);  H2[SiF6](р)+ 2NaOH(р) = Na2[SiF6]+ 2H2O, 

H2[SiF6](р) + Na2CO3(т) = Na2[SiF6] + H2O + СO2,
Na2[SiF6](т) = 2NaF+ SiF4↑ (t >500 oC); Na2SiF6(т)+ 2HF(ж) = 2NaHF2 + SiF4↑, 

Na2SiF6(р)    +  4NH4ОН(р) =2NaF+ 4NH4F+H4SiО4↓, 
Na2SiF6(р)   + 6NаОН(р) = 6NaF + Na2SiО3 + 3H2O, 

СаSiF6(т) = СаF2 + SiF4↑  (t >370 oC);  SrSiF6(т) = SrF2 + SiF4↑ (t >420 oC), 
BaSiF6  = BaF2 + SiF4↑  (t >500 oC), 

(NH4)2SiF6= 2NH3↑+2HF↑+ SiF4↑: 1) (NH4)2SiF6= NH3↑ +  NH4НSiF6, 
2)  NH4НSiF6 = NH3↑+ Н2SiF6 ;  3)  Н2SiF6(р) = 2HF↑ + SiF4↑, 
2(NH4)2SiF6  + SiO2   =   4NH3↑  + 2HF↑ + 3SiF4↑ + 2Н2О↑ (t), 

4HF + SiO2   =  SiF4↑+ 2Н2О↑. 
(NH4)2SiF6 +Na2CO3=  2NH3↑+ Na2SiF6+ CO2↑ + Н2О↑ (t1): 

1) (NH4)2SiF6   + CO3
2-   =  NH3↑+ NH4SiF6

- + НCO3
-, 

2) NH4SiF6
- + НCO3

-   =  NH3↑+ SiF6
2- + CO2↑+ Н2О↑, 

Na2SiF6    = 2NaF+SiF4↑ (t2 > t1), 
(NH4)2SiF6 + СаО  =  2NH3↑ + СаSiF6   +  Н2О↑  (t1), 

СаSiF6  = СаF2 + SiF4↑ (t2 >t1);SiF4  + 2СаО =СаF2 + SiO2 (визбытке СаО), 
(NH4)2SiF6 + СаСО3 = 2NH3↑ + СаSiF6 + CO2↑+ Н2О↑  (t1): 

1)  (NH4)2SiF6 + СаСО3  = NH3↑+ NH4НСО3   +  СаSiF6, 
2)  NH4НСО3 = NH3↑+ CO2↑+Н2О↑, 

СаSiF6  = СаF2 + SiF4↑ (t2 >t1), 
SiF4 + 2СаСО3  = 2СаF2 + SiO2+ 2CO2↑   (в изб. СаСО3). 

 

3.10. Химия германия 

Германий – амфотерный металл серебристого цвета с полупро-
водниковыми свойствами; при обычных условиях устойчив к действию 
воздуха, кислорода, воды, соляной и разбавленной серной кислот. 
Электронная формула: 1s22s2p63s2p63d104s2p2; электронно-графическая 
формула:     

                                                      

 
 

Ge + Н2О ≠ ; Ge + О2  ≠ в оу,  Ge +H2  ≠ ; Ge + N2  ≠ в оу,  Ge + C ≠. 
Ge + разбавленные минеральные кислоты ≠ : 

Ge(т)+HCl(р) ≠ ; Ge(т)+H2SO4(р) ≠ . 
3Ge + 4NH3  = Ge3N4  + 6Н2↑  (650–750 оС), 

Ge + 6HF(к)   = Н2[GeF6] + 2Н2↑ (t);  Ge(т)+ 3HCl(г) = GeHCl3(ж)+ Н2(t), 
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Ge + 4H2SO4(к, гор.) = Ge(SO4)2+ 2SO2↑ + 4Н2О  (t) или 
Ge(т) + 2H2SO4(к, гор.)  = Н2GeO3+ 2SO2↑ + Н2О  (t), 
Ge(т) + 4HNO3(к) = GeO2  + 4NO2↑ + 2Н2О  (t) или 

Ge(т) + 4HNO3(к) = Н2GeO3  + 4NO2↑ + Н2О, 
3Ge(т) + [4HNO3(к) + 12HCl(к)]смесь = 3GeCl4  + 4NO↑ + 8Н2О  или 
3Ge(т) + [4HNO3(к) + 18HCl(к)] смесь = 3Н2[GeCl6] + 4NO↑ + 8Н2О, 
3Ge(т) + [4HNO3(к) + 18HF(к)]смесь = 3Н2[GeF6] + 4NO↑ + 8Н2О, 

Ge(т) + 2Н2О2(к)=  Н2GeO3 + Н2О;  Ge + NaOH(раствор) ≠ без окислителей, 
Ge + NaOH(расплав) ≠ нет реакции без окислителей,

Ge + 2NaOH(к)+2Н2О2(р)= Na2[Ge(OH)6], 
Na2[Ge(OH)6] = Na2GeO3 + 3Н2О↑ (100–150 оС), 

Ge + 2NaOH(р)+ 2Н2О2(р) = Na2GeO3 + 3Н2О, 
K2GeO3 + 2Н2О + 2Н2О2(к) = K2Ge2O5

.2Н2О2
.2Н2О↓, 

Ge + О2  =GeО2       (t>700 оС – температура красного каления), 
Ge + 2Г2  =GeГ4   (t , Г = F, Cl, Br, I);Ge + СО2  =GeО↑+ СО↑(700–900 оС). 

●Оксиды германия (II и IV) 
Соединения германия (II) неустойчивы; GeО2 – белые кристал-

лы, растворимые в воде; амфотерный оксид с сильным преобладанием 
кислотных свойств 

●Получение и свойства: 
2GeО = GeО2 + Ge  (t);  GeО2 +  Ge = 2GeО (t , при быстром охлаждении), 

GeО2(р. в конц HCl) +H3РO2(к) = GeО + H3РO3 (t, в атмосфере N2), 
2GeО + О2  = 2GeО2 (на воздухе идет медленно), 

Ge(OH)2  = GeО + Н2О  (t, осторожное нагревание), 
NaHGeO2(р)    = GeО + NaOH  (в щелочной среде), 

NaHGeO2(р) + NaOH(р) = Na2GeO3  + Н2  (в сильно щелочной среде), 
GeО2(т)  +  2Н2S(г)=GeS2↓ + 2Н2О  (в присутствии сильной кислоты), 

GeО2(т)  +  2Н2= Ge+ 2Н2О    (t>700 оС), 
GeО2(т)+Н2О = H2GeO3 , GeО2  +  2Н2О = H4GeO4, 

GeО2(т)+ 4HCl(k) = GeCl4 + 2Н2О (Cm> 6M), 
GeО2(т) + 4HГ(k)= GeГ4 + 2Н2О (Г = Br, I), 

3GeО2 (т)+ 4NH3  = Ge3N4 + 6Н2О (650–750 оС);  Ge3N4 = 3Ge + 2N2 (t>800 оС), 
GeО2(т)  + 3S(пар)=GeS2(т)+ SО2  (t) 

GeО2 +2NaOHпл= Na2GeO3+Н2О; GeО2 + 4MeOHпл= Me4GeO4+2Н2О (t,  ЩМ), 
GeО2  +  2NaOH(гор.р)+ 2Н2О= Na2[Ge(OH)6] (t), 

GeО2  +  Na2CO3пл= Na2GeO3 + CО2↑(t);   GeО2 +2Na2O= Na4GeO4(t), 
GeО2  +  2Me2CO3(распл)= Me4GeO4 + 2CО2↑(t, Me = ЩМ). 

●Галогениды 
Ge + 2Г2  =GeГ4  (t , Г = F, Cl, Br, I); GeО2(т) +4HГ(k) = GeГ4 + 2Н2О(Г= Cl, Br, I), 
Ba[GeF6] = GeF4↑ +BaF2;  GeГ4(ж)+ 2Н2О ↔GeО2 + 4HГ(t, Г = Сl, Br, I), 

GeCl4(ж)+  2HCl(р) = H2[GeCl6]; GeCl4(ж)+HCl(к) ≠  нет реакции, 
GeCl4(ж)+ 2H2S(p)= GeS2(т) + 4HCl  (t, в присутствии HCl) 
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GeCl4(р)+ 5Zn + 3H2SO4(р) = GeH4 ↑ + 2ZnCl2 + 3ZnSO4  + H2, 
GeCl4(ж)+ 4NH3(г)= Ge(NH)2 + 4NH4Cl, 

GeCl4(г)+ Ge = 2GeCl2  (t, АМК) или: 2GeCl4(г)+ Ge = Ge2Cl6 + GeCl2, 
Ge2Cl6 + 4Н2О = 6HCl + (GeООН)2, 
3GeF4(г)+ 2Н2О =GeО2 + 2H2[GeF6], 

3GeF4(г)+  SiO2=SiF4↑ + GeО2    (GeF4    разьедает стекло), 
Ba[GeF6] = GeF4↑ +BaF2;   GeГ4(ж)+ Ge= 2GeГ2(т), 

GeI4(т)+H3РO2(к)   + Н2О = GeI2 + H3РO3   2HI, 
GeГ2(т)+ 2Н2О =  Ge(OH)2↓+ 2HГ(Г = F, Cl, Br, I), 

или  GeГ2(т)+ 2Н2О =  GeO.Н2О↓+ 2HГ   (Г = F, Cl, Br, I), 
2GeГ2(т) = GeГ4(ж)+ Ge(Г = F, Cl, Br, I), 

GeCl2(т)+ HCl(г) = GeHCl3(ж)(трихлоргерман);   GeCl2 + H2S(г) = GeS↓+ 2HCl, 
2GeCl2  + О2   = GeО2 + GeCl4;  2GeHCl3(ж)= 2GeCl2(т)+ 2HCl (140 оС),

2GeHCl3(ж)= GeCl4(ж)+ 2HCl(г) + Ge;  GeHCl3(ж)+ 2Н2О =Ge(OH)2↓+ 3HCl, 
GeHCl3(ж) + I2 = GeICl3 + HI. 

●Гидриды 
GeH4 – бесцветный газ. 
●Получение: 

GeО2 + Na[BH4] = GeH4↑+ NaBO2;  Mg2Ge + 2H2SO4(k)= GeH4↑+2MgSO4,
Mg2Ge + 4HCl(k) = GeCl4 + 2MgCl2; GeCl4(ж)+ LiAlH4 = GeH4↑+LiAlCl4. 

●Свойства: 
GeH4(г)+ Н2О≠ ;     GeH4(г) = Ge+  2H2  (t), 

GeH4(г) + 4AgNO3  = Ag4Ge + 4HNO3;   GeH4(г) + 4S = GeS2 + 2H2S, 
GeH4(г) + 2О2(г)=GeО2 +  2Н2О (взрыв), 

GeH4(г) + 4Г2(г)= GeГ4  + 4HГ  (Г = Г–F, Cl, Br, I, взрыв). 
●Сульфиды 

Ge + S  =GeS(т)    (600–700 оС );  Ge + 2S(пар)=GeS2(т) (t), 
GeS2(т) + 2Н2О  ↔ GeО2  +  2Н2S↑;  GeS2(т) + HCl(k.,p)   ≠,
3GeS2(т) + 6NaOH + Na2[Ge(OH)6] + Na2GeS3 (тиогерманат), 

GeS2(т) + (NH4)2S = (NH4)2GeS3 (тиогерманат), 
GeS2 + 3О2  =GeО2 + 2SО2↑(t); GeS2 + Ge  = 2GeS, 

GeS2  + H2 = GeS + H2S  (500 оС), 
GeS(т)+ (NH4)2S2 = (NH4)2GeS3 (тиогерманат); GeS(т) +  2HCl(к) = GeCl2  + H2S↑. 

 
 
3.11. Химия олова 

Олово – серебристо–белый мягкий амфотерный металл; алло-
тропные модификации: белое олово, кристаллизующееся в тетраго-
нальной системе; серое олово, кристал-лизующееся в  кубической сис-
теме; переход в серую модификацию происходит при t< 14 оС; гамма-
олово (γ-Sn), имеющее ромбическую структуру; на воздухе покрывает-
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ся оксидной пленкой, с разбавленными соляной и серной кислотами 
реагирует очень медленно из-за высокого перенапряжения выделения 
водорода. Электронная формула: 1s22s2p63s2p63d104s2p6d105s2p2; элек-
тронно-графическая формула:                                                          

 
 

●Получение: 
SnО2(т) + 2С(т)= Sn(пл) + 2СО (t), 

SnSiO3 + CaO+ С= CaSiO3 + Sn+СО (tt), 
SnSiO3 + Fe+ 2С + SnО2=FeSiO3 +2Sn+2СО(tt), 

SnCl2 + Zn = ZnCl2 +Sn. 
●Свойства: 

Sn + Н2О ≠  в оу;  Sn + О2   ≠  в оу, 
Sn + О2  =  SnО2 (выше температуры плавления), 

Sn + 2Г2  =SnГ4  (в оу, Г =  Cl, Br);  Sn + 2I2  =SnI4    (t), 
Sn + 2F2  =SnF4   (100 оС);   Sn(изб) + Г2  =SnГ2   (t, Г =  Cl, Br, I), 

Sn + 2S=SnS2      (t, также с Se и Те);  Sn + S=SnS(t), 
3Sn + Р4  = Sn3Р4   (t);   Sn + N2 ≠ ;  Sn + Н2 ≠, 

3Sn + 4NH3  = Sn3N4  + 6Н2↑   (t);   Sn3N4(т)   =  3Sn + 2N2    (t> 360 оС), 
Sn + 2Н2О (гор.пар)  = SnО2 + 2Н2    (tt);  Sn + 2HCl(г)  = SnCl2 + Н2↑ (t), 

Sn + 2HГ(р,к)  = SnГ2 + Н2↑   (t, Г = F, Cl, Br, I), 
Sn  + 2H2SO4(ум.к)  = SnSO4+ SO2↑ + 2Н2О (t, идет медленно), 

Sn  + 4H2SO4(гор.к)  = Sn(SO4)2+ 2SO2↑ + 4Н2О (t, идет медленно), 
Sn  + H2SO4(p)  = SnSO4+ Н2↑ (медленно), 

Sn + 3H2SO4(к) + 2HCl(к) = SnSO4+ 2SO2↑ + Cl2↑+ 4Н2О (t), 
4Sn + 10HNO3(3 %) = 4Sn(NO3)2  + NH4NO3 + 3Н2О  (холод), 

3Sn + 4HNO3(30 %) = 3SnО2↓гидратирован  + 4NO↑ + 2Н2О   (SnО2 
.2Н2О),

3Sn + 4HNO3(>60 %)  = SnО2↓ гидратирован + 4NO2↑ + 2Н2О (t)  или 
3Sn + 4HNO3(>60 %)+ 2Н2О = Н2[Sn(OH)6] + 4NO2↑, 

Sn+ 4NaOH(гор.р)+ 2Н2О  =  Na4[Sn(OH)6] + Н2↑ (идет медленно), 
Sn+ 2NaOH(гор.р) + 4Н2О = Na2[Sn(OH)6]гидроксостанит+ 2Н2↑ (кипячение),

Sn+ NaOH(гор.р) + 2Н2О  =  Na[Sn(OH)3] + Н2↑, 
Sn+ 2NaOH(к) = Na2SnО2 станит + Н2↑;   Na2SnО2  + 2Н2О = Na4[Sn(OH)6]. 
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●Гидроксид и оксид олова (II) 
SnО – сине-черный или красновато-коричневый порошок; амфо-

терный оксид; Sn(OH)2 неизвестен; из раствора выделяется Sn6O4(OH)4, 
или Sn(OH)2 представляют в виде амфотерного гидрата SnО.хН2О. 

●Получение и свойства: 
Sn6O4(OH)4(тетрагидроксид-тетраоксид гексаолова) = 6SnO + 2Н2О (t), 

SnCl2(р) + 2КOH(р)  = SnO↓ + 2KCl + Н2О (t), 
SnCl2(гор. р)  + 2NH3 (г) + Н2О= SnO↓ + 2NH4Cl (t), 

SnCl2(р) +K2СO3(p)   = SnO↓ + 2KCl + CО2↑  (t), 
SnC2О4 оксалат  = SnO↓ + CО↑ + CО2↑   (t), 

2SnО(т)  =SnО2  + Sn;SnО(т) + Н2О  ≠, 
SnО(т)  + 2HCl(р)  = SnCl2 + Н2О, 

SnО(т) + NaOH(р) + Н2О= Na[Sn(OH)3]тригидроксостаннит,
2Na[Sn(OH)3] (гор. р)=Sn↓+ Na2[Sn(OH)6], ММД, 

SnО(т) + 4КOH(р. изб) + Н2О= К4[Sn(OH)6]гексагидроксостаннит    (t), 
2SnО(т) = SnО2+  Sn    (t>380 oC, ММД), 

SnО(суспензия) +Cl2 + Н2О=SnО2+2HCl, 
6SnSO4 + 12NH3 (г) + 8Н2О= Sn6O4(OH)4↓ + 6(NH4 )2SO4, 

Sn6O4(OH)4(т) + 24КOH(р) + 4Н2О= 6К4[Sn(OH)6]  (t), 
при хранении:    К4[Sn(OH)6] =SnО↓+ 4КOH+ Н2О, 

при нагревании  2К4[Sn(OH)6] =Sn↓+ SnО2 + 8КOH+ 2Н2О (70 оС), 
К4[Sn(OH)6] (р) +  HgCl2(т)  = Hg↓+ К2[Sn(OH)6]+2KCl, 

К4[Sn(OH)6] (р) +  6HCl(р)  = SnCl2 + 4KCl + 6Н2О, 
К4[Sn(OH)6] (р) + 6HNO3(р)  = Sn(NO3)2  + 4КNO3+ 6Н2О, 

Sn6O4(OH)4(т) +  12HCl(р)  = 6SnCl2 + 8Н2О  (t), 
2(СН3)SnOH+ SnCl2= Sn(OH)2↓ + 2СН3SnCl(в тетрагидрофуране) ,

Sn(OH)2(т) упрощенно  = SnО + Н2О(t),
Sn(OH)2(т) условная запись  + 2HCl(р)  = SnCl2 + 2Н2О, 

Sn(OH)2(т) + 2NaOH(р)  = Na2 [Sn(OH)4],
Sn(OH)2(т) + NaOH(р)  = Na[Sn(OH)3],

Sn(OH)2(т)   + 4КOH(р) = К4[Sn(OH)6] (t), 
Na2[Sn(OH)4](р) =SnО↓ + 2NaOH + Н2О  (t), 

2Na2[Sn(OH)4](р)  =Sn↓+ 2NaOH + Na2 [Sn(OH)6](t), 
Na2[Sn(OH)4](т) =Na2SnO2 станит  + 2Н2О, 

Na2SnO2 + Н2О = NaOH +NaНSnO2,
NaНSnO2(р) = NaOH +SnO↓черный (при стоянии),

2NaНSnO2(р) = Na2SnO3 +Sn↓+ Н2О (в избытке щелочи), 
3Na2[Sn(OH)4](р) + 2Bi(OH)3  = 2Bi + 3Na2 [Sn(OH)6]. 
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●Оксид олова (IV)SnО2, или диоксид олова: 
SnО2 – белое тугоплавкое кристаллическое вещество, кислотный 

оксид. 
●Получение SnО2: 

SnS(т) + 2О2  = SnО2 + SО2;  Sn(распл) + О2 = SnО2, 
SnО(т) + KClO(т)= SnО2+ KCl(t), 

Sn6O4(OH)4(т) + 6Cl2 + 4Н2О= 6SnО2  + 12HCl (pH> 7), 
SnCl4(ж)+ 2Н2О = 4HCl + SnО2↓, 

SnSO4(т)= SnО2  + SO2↑ (t> 360 oC, в атм N2). 
●Свойства SnО2: 

SnО2  + 2С =Sn  + 2СО↑  (t); 
SnО2  + 2С + 2Cl2  =SnCl4↑+ 2СО↑ (t), 

SnО2(т)  + NaOH(р)  ≠,  SnО2(т) + Н2О ≠, SnО2(т)  +растворы кислот≠, 
SnО2(т)      + 2NaOH(расплав)   = Na2SnO3 станнат  + Н2О↑ (t), 

Na2SnO3(т) + Н2О = SnО2↓гидратирова+ 2NaOH  или 
К2SnO3(т) + 3Н2О ↔ К2[Sn(OH)6] в  КОН(к),

К2[Sn(OH)6] (р) + СО2 = К2СO3 + SnО2↓ + 3Н2О, 
SnО2(т) + 2Na2СO3(т) + 4S(т) = Na2SnS3  + Na2SO4 + 2СО2 (t, сплавление), 

3SnО2(т)  + 4NH3  = Sn3N4  + 6Н2О  (650–750 оС). 
Гидроксокислота Н2[Sn(OH)6], α- и β-оловянные кислоты 

из раствора не выделены. 
3Sn + 4HNO3(> 60%)+ 2Н2О = Н2[Sn(OH)6]β- + 4NO2↑, 
К2[Sn(OH)6] + 2HCl =Н2[Sn(OH)6]разлагается  + 2KCl: 

2Н2[Sn(OH)6]  = Н4SnO4(орто)↓  + Н2SnO3↓ (мета) упрощенно + 5Н2О, 
SnCl4  + 4NH3 (г) + 3Н2О= Н2SnO3(α-)↓белый + 4NH4Cl(t), 

Н2SnO3 при высушивании  =  SnО2↓+ 3Н2О, 
Н2SnO3(α-)  + 2КOH(р)+ Н2О= К2[Sn(OH)6]  гидроксостаннат (легко), 
H2SnО3  + 2NaOH(р)  = Na2SnО3  + 2Н2О       (Na2SnО3 

.3Н2О), 
Н2SnO3(α-)  + 4HCl ↔SnCl4 + 3Н2О, 

Н2SnO3(α-)  + 6HCl = Н2[SnCl6]+ 3Н2О, 
H2SnО3  + 2H2SO4(р,гор) = Sn(SO4)2+ 3Н2О  (t, Sn(SO4)2

.2Н2О), 
Н2SnO3(β -)  + щелочи  (р)  ≠  ; Н2SnO3(β -)  + кислоты    ≠, 

Н2SnO3(β -)  + 2КOH(расплав) + Н2О= К2[Sn(OH)6], 
Н4SnO4(т) + 2КOH(р) = К2[Sn(OH)6], 

Н4SnO4(т) + 4HCl =SnCl4 + 4Н2О. 
●Галогениды  олова (II) 
SnCl2

.Н2О – бесцветные кристаллы; восстановитель; sp2-гибри-
дизация. 

●Свойства: 
SnCl2(т)  + Н2О = Sn(OH)Cl↓ + HCl↑ (частичный гидролиз),
SnCl2(т)  + 2Н2О = Sn(OH)2↓ + 2HCl↑ (t, полный гидролиз), 
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SnCl2(p)  + Na2CO3(т)  + Н2О = Sn(OH)2↓+ 2NaCl+ CO2↑, 
SnCl2(p)  + 2NaOH(p)  = Sn(OH)2↓+ 2NaCl, 

SnCl2(p)  + 4NaOH(p)  = Na2SnO2 + 2NaCl + 2Н2О, 
2SnCl2(т)  = SnCl4(ж)  + Sn(т), 

SnГ2(т)  + 2NaГизб ↔ Na2[SnГ4] (Г = F, Cl, Br, I), 
2SnCl2(т)  + H2SO3(р)  + (2х+1)Н2О = 2SnО2

. хН2О + S+ 4HCl, 
2SnCl2(т)  + H2SO3(р) + 8HCl = S + 2H2[SnCl6] + 3Н2О, 

SnCl2(p)  + Br2   + (2+х)Н2О = 2HCl + 2HBr + SnО2
. хН2О, или 

3SnCl2(p) + 3Br2  + (2+х)Н2О = H2[SnCl6] + H2[SnBr6] + SnО2
. хН2О, 

3SnCl2(р) + 2AuCl3(р) + 6Н2О = 2Au  + 3SnO2 + 12HCl, 
3SnCl2 + 2АuCl3= 2Аu↓ + 3SnCl4, 

SnCl2(p)  +HgCl2(суспензия) = Hg↓ +SnCl4  или
SnCl2(p)  + 2HgCl2(суспензия)  =Hg2Cl2↓белый   +SnCl4, 

SnCl2(p)  + 2AgCl(суспензия)    =2Ag↓ +SnCl4, 
SnCl2(p)  + 2FeCl3  = 2FeCl2  +SnCl4, 

3SnCl2(p)  +  2K2CrO4(p) + 16HCl= 2CrCl3  + 4KCl + 3SnCl4  + 8Н2О, 
5SnCl2(p) + 2KMnO4(p)  + 16HCl (р) = 5SnCl4  + 2MnCl2+ 2KCl+ 8Н2О, 

SnCl2 + H2O2 + 2НCl = SnCl4 + 2H2O, 
SnCl2(pасплав) + Рb = РbCl2 + Sn  (очищение олова от свинца), 

SnCl2 + NaH2AsO4 + 2НCl = NaH2AsO3 + SnCl4 + H2O. 
●Реакция катиона Sn2+: 

1) SnCl2(p)  + 4KOH(p)  = К2SnO2 + 2KCl + 2Н2О, 
2) 3К2SnO2 + 2Bi(NO3)3 + 6KOH(p) = 2Bi↓+ 3К2SnO3 + 6KNO3 + 3Н2О, 
или: 3SnCl2 +18KOH+2Bi(NO3)3 = 2Bi↓+ 3К2SnO3 + 6KCl+6KNO3+9Н2О, 

или: SnCl2(p)  + 6KOH(p+ HgCl2(p)  = Hg↓темно-серый + К2SnO3 + 4KCl + 3Н2О, 
SnCl2(р) + Н2S(р) =SnS↓коричневый + 2HCl (в кислом растворе), 

SnCl2(р) + Na2S(р) =SnS↓ + 2NaCl (в кислом растворе), 
SnS +  2HCl(к)  = SnCl2 + Н2S↑ (t), 

SnCl2(p)  + 2NaOH(p)  =SnO.Н2О↓+ 2NaCl: 
SnO.Н2О → растворяется в кислотах и щелочах, 
SnO.Н2О → не растворяется в избытке аммиака. 

●Галогениды олова (IV) 
Хлорид олова – жидкость, кипящая при 112 оС и сильно дымя-

щая на воздухе; растворяется в воде и выделяется в виде кристалло-
гидратов; sp3-гибридизация. 

Sn  + 2Cl2(сухой)    = SnCl4 
SnCl4(ж)+ 4(NO2)OClгипохлорит нитрония=  Sn(NO3)4+ 4Cl2, ММК, 

3SnCl4(ж)+ 8N2O5(ж)=3Sn(NO3)4+ 6Cl2 + 4NO, 
Sn(NO3)4  +  3Н2О = 4HNO3 + SnО2

. Н2О↓ (полный гидролиз), 
SnCl4(ж)+ Li[AlH4] =SnH4(г) + AlCl3 + LiCl;SnH4 = Sn  + 2H2(t), 

SnH4(г) +H2SO4(р)  =  SnSO4   + 3H2. 
SnН4 – бесцветный очень ядовитый газ; при комнатной температуре разлагается, 
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SnCl4(ж) + 2F2  = SnF4  + 2Cl2;    SnCl4(ж) + 4НFбезводный  = SnF4  + 4НCl,
SnCl4(ж) + 4KI  = SnI4 + 4KCl, 

SnCl4(ж)+ 3Н2О = 4HCl + SnО2
.Н2О↓(H2SnО3, полный гидролиз) или 

SnCl4(ж)+ 4Н2О =   4HCl + SnО2
. 2Н2О↓ (H4SnО4), 

3SnCl4(ж)+ 2Н2О = SnО2 + 2H2[SnCl6]сильная, 
H2[SnCl6] + 4ОН-   = H4SnО4↓белый +  6Cl-, 

H4SnО4  + 2ОН-   =SnО3
2-+ 3Н2О, 

H4SnО4  + 6HCl =H2[Sn(OH)6]+ 4Н2О, 
SnCl4(ж)+ 6Н2О ↔ H2[Sn(OH)6] + 4HCl; Sn(OH)4в растворе = SnО2

. 2Н2О↓. 
●Сульфиды олова и тиосоли 
●Получение: 
SnCl4(ж) + 2Na2S(р) =SnS2↓желтый+ 4NaCl (в кислом растворе), 

SnCl4(ж) + 2Н2S(г) =SnS2↓+ 4HCl (в кислом растворе), 
SnCl2(р) + Н2S(г) =SnS↓бурый + 2HCl;SnCl2(р) + Na2S(р) =SnS↓+ 2NaCl. 

●Свойства: 
SnS2 (т, сусальное золото) + 2HCl(к)  = SnCl2 + Н2S↑ + S↓, 

SnS2 (т) + 2HCl(ум.к.)  ↔ SnCl4 + 2Н2S↑; SnS2(т)  = SnS+ S↓ (600 оС), 
SnS2(т) + 16HNO3(к) + 6HCl(к)  = H2[SnCl6] +16NO2+ 2H2SO4 + 8Н2О, 

3SnS2(т) + 6NaOH(р) =  Na2[Sn(OH)6] + 2Na2SnS3, 
Na2SnS3+ 2HCl(р)  = SnS2↓+ 2NaCl+ H2S↑, 

SnS2(т) + (NH4)2S = (NH4)2SnS3 (метатиостаннат); SnS2(т)+Nа2S = Nа2SnS3 (t),
SnS2(т)+ 2Nа2S(т) = Nа4SnS4(ортотиостаннат)(t);  SnS(т)+ S(т)+ Nа2S(т)= Nа2SnS3(t), 

SnS(т)+Nа2S2 (т) = Nа2SnS3(t);  SnS(т) + K2S2(т)= K2SnS3 (метатиостаннат) (t), 
SnS(т) + (NH4)2S2(т) = (NH4)2SnS3 (t); SnS +  2HCl(к)  = SnCl2 + Н2S↑ (t), 

3SnS +  8HNO3(30 %) = 3Sn(NO3)2  + 2NO↑ + 3S↓ + 4Н2О. 
●Сульфаты олова: 
Sn + 3H2SO4(к) + 2HCl(к)  = SnSO4+ 2SO2↑ + Cl2↑+ 4Н2О (t), 
Sn  + 4H2SO4(к) = Sn(SO4)2+ 2SO2↑ + 4Н2О  (t, медленно), 

SnО2
.2Н2О(т, оловянная кислота) + 2H2SO4(р. гор.) = Sn(SO4)2+ 4Н2О  (t), 

SnSO4(т)=  SnО2  + SO2↑(t, легко);  SnSO4(т) + Н2О ↔SnО↓+ H2SO4, 
Sn(SO4)2+ 4Н2О   = H2SnO4↓+ 2H2SO4 ,полный гидролиз. 

●Нитраты: 
SnCl4(р) + 4[NO2]OCl(гипохлорит нитрония)  =Sn(NO3)4  + 4Cl2,

3SnCl4(р) + 2N2O5(ж) + 6N2O5(ж)  = 3Sn(NO3)4  + 4NO + 6Cl2,
Sn(NO3)4(т)+ 3Н2О = 4HNO3 +  SnО2

. Н2О↓  (H2SnО3). 
●Реакции катиона Sn4+: 

1) Na2[SnCl6] + Mg  = SnCl2 + MgCl2 + 2NaCl (t)  или: 
Na2[SnCl6] + Fe  = SnCl2 + FeCl2 + 2NaCl  (t)  или: 
SnCl4(р) + 2HCl(k)+ Mg  = SnCl2 + MgCl2 + 2HCl (t), 

2)3SnCl2(p)+ 18KOH(p)+ 2Bi(NO3)3= 2Bi↓черный+ 3К2SnO3+ 6KCl+6KNO3+9Н2О,
Na2[SnCl6] + 2Н2S(г) = SnS2↓желтый+ 2NaCl+ 4HCl. 
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3.12. Химия свинца 

Свинец – голубовато-белый мягкий металл с амфотерными свойст-
вами; растворимые соли свинца ядовиты; на воздухе покрывается тонким 
слоем оксида. Электронная формула: 1s22s2p63s2p63d104s2p6d104f145s2p6d106s2p2; 
электронно-графическая формула:    

                                                

 
2Pb + О2  =  2PbО (t), 4PbО + 3О2  = 2Pb2O3 (600 oC), 

Pb + Г2  ≠ в оу,    Pb +Г2  =PbГ2     (t>400oC , Г = F, Cl, Br, I), 
Pb  + S=PbS(t),Pb  + Sе=PbS(t),Pb  + Те=PbТе(t), 

Pb(т)  + Н2О ≠   (t),  Pb(т)  + Н2≠ (t),   Pb(т)  +  B≠  (t), Pb(т)+  C≠ (t), 
Pb(т)  +  Si≠  (t),     Pb(т)+  N2≠ (t),  Pb(т)  + As≠  (t), Pb(т)+  P≠ (t) 

Pb(т)+ СО2 + Н2О = PbСО3 + H2↑; PbСО3 + СО2 + Н2О =Pb(НСО3)2 или
Pb(т) + 2СО2(избыт)+2Н2О =Pb(НСО3)2+H2↑(свинцовое отравление в Древнем Риме),

Pb + HГ(р)  ≠ (без О2нет реакции в оу, так как PbГ2↓, Г= F, Cl, Br, I), 
Pb + 3HCl(к) = Н[PbГ3] + H2 ↑ (t);  Pb + 4HCl(к) = Н2[PbГ4] + H2↑ (t), 

Pb + H2SO4(р)  ≠  нет реакции без О2 (т.к. PbSO4 не растворим), 
Pb + 3H2SO4(кк)  = Pb(НSO4)2  + SO2  + 2Н2О (t, идет очень медленно),

2Mg/Pb + 2H2SO4(k)  = 2MgSO4 + PbH4, 
Pb + 2H2SO4(80%) = Pb(SO4)2 + 2H2↑ (электролиз на свинцовых электродах), 

Pb(SO4)2(т)+  2Н2О = PbО2  + 2H2SO4   (t),
Pb + СН3СООН   ≠  нет реакции без окислителя, 

2Pb + 4СН3СООН + О2  = 2Pb(СН3СОО)2  + 2H2O(и с другими слабыми кислотами),
3Pb + 8HNO3(30%) = 3Pb(NO3)2  + 2NO↑ + 4Н2О, 

Pb+HNO3(к)  ≠ даже при нагрев., так как  Pb(NO3)2  не раств. в HNO3(к), 
Pb+ 2NaOH+ 2Н2О  =  Na2[Pb(OH)4] + Н2↑ (идет медленно), 

Pb+ 2КOH(расплав)  = K2PbO2  + Н2↑ (t, идет медленно). 
●Получение: 
1. Обжигательная и реакционная плавка: 

PbО (распл) +  С = СО↑ + Pb (распл)  (t);  2PbS + 3О2=  2PbО+ 2SO2↑(t); 
PbS + 2О2  =  PbSO4    (t);    PbS + 2PbО = 3Pb  + SO2↑(t), 

PbS + PbSO4  =  2Pb  + 2SO2↑(t). 
2. Обжигательная и восстановительная плавка: 

2PbS + 3О2  =  2PbО+ 2SO2↑ (t); PbS + 2О2  = PbSO4  (t);
PbSO4 + SiO2 = PbSiO3+ SO2↑+ 2О2↑(t);  PbО+ СО = Pb + CO2↑(t), 

PbSiO3+ CaO + СО = CaSiO3 + Pb  + CO2↑(t); PbS + Fe =  Pb+ FeS(t). 



 159 

●Оксид  свинца PbО: 
Существует в виде желтой и красной модификации; амфотер-

ный оксид. 
●Получение: 
2Pb(распл) +  О2  = 2PbО(t);  2PbS + 3О2  =  2PbО+ 2SO2↑(t), 
Pb(OH)2    =  PbО+ Н2О(t);   2PbО2  =  2PbО+О2↑(t> 300 oC),
PbО2   +  С = СО↑ + PbO(t);   PbО2   +  Н2 =  Н2О + PbO(t), 

Pb(СН3СОО)2  =  PbО+ (СН3СО)2О(t), 
Pb(к) + PbO2(к) = 2PbО(к); ΔG° = –159 кДж, 

Pb(СН3СОО)2  + 2NH3  + Н2О =  PbО↓+ 2СН3СООNH4     (t), 
PbСО3(т) = PbО+ СO2 ↑(t);  2Pb(NO3)2(т)= 2PbО + 4NO2↑+О2 ↑(t). 

●Свойства: 
2PbО(т)+ O2+ 2PbО2 (t> 200 oC); PbО(т) + 2HNO3(p) = Pb(NO3)2 + Н2О, 

PbО(т) + 2HCl(p)  =PbCl2↓+ Н2О  (идет незначительно, так как PbCl2↓), 
PbО(т) + H2SO4(p) = PbSO4↓+ Н2О (идет незначительно, так как PbSO4↓), 
PbО(т) + 2СН3СООН(p) = Pb(СН3СОО)2 + H2O (образуется свинцовый сахар), 

PbО(т)+ NaOH(р)≠ ;  PbО(т)+ NaOH(к)+ Н2О = Na[Pb(OH)3], 
PbО(т)+ 2NaOH(к)+ Н2О  = Na2[Pb(OH)4], 

PbCrO4  + 4NaOH(к) = Na2[Pb(OH)4] + Na2CrO4, 
PbО+ 4NaOH(к)+ Н2О = Na4[Pb(OH)6]; PbО+ 2СаО + О2= Са2PbO4 (t), 

PbО(т)+ Н2О ≠ нет реакции; PbО(распл)+ Н2 = Pb+ Н2О (t), 
PbО(распл)+ С = Pb+ СО↑ (t); PbО(распл)+ СО  = Pb+ СО2↑ (t), 

PbО(суспензия)+  Сl2+  Н2О = PbО2  + 2HCl. 
●Оксид  свинца (IV) PbО2 
Образует темно-бордовые кристаллы; амфотерный; с преобла-

данием кислотных свойств; сильный окислитель. 
PbО2  + HCl(р)  ≠ (PbCl2  не растворим в HCl),

PbО2(корич)  + H2SO4(р)  ≠ (PbSO4 не растворим в H2SO4), 
PbО2  + HNO3(p)≠  ; PbО2  + Н2О ≠ ;   PbО2 + NaOH(p)≠, 

PbО2  + 2HNO3(p)+ Н2О2 = Pb(NO3)2   + O2↑ + 2Н2О, 
PbО2  + 4HCl(k)  = PbCl2↓  + Cl2↑+ 2Н2О    (t), 

PbО2  + 4HCl(k)  = PbCl4↓  +  2Н2О   (на холоду), 
2PbО2  + 2H2SO4(k) = 2PbSO4↓+ O2↑ + 2Н2О(t), 

3PbО2  + 4H2S(г) = 3PbS↓+ SO2↑ + 4Н2О  (t, вспышка), 
PbО2 + 2NaOH(к)+ 2Н2О = Na2[Pb(OH)6], 

PbО2 + 4KOH(pасплав) = К4PbO4  + 2Н2О   (t), 
К4PbO4(т)+ 2Н2О = PbО2 + 4KOH, 

PbО2 + 2СаО = Са2PbO4   (t), 
5PbО2 + 2MnSO4(k) + 3H2SO4(p) = 2HMnO4   + 5PbSO4↓+ 2Н2О, 

PbО2 + S = Pb + SO2↑(t, в спичечном производстве) или 
PbО2 + 2S = PbS  + SO2↑(t); 6PbО2 + O2 = 2Pb3О4  (400–500 oC), 

5PbО2 + 4Р = 5Pb + 2Р2О5    (t, в спичечном производстве). 
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●Получение: 
Pb2

2+Pb3+О4  + 4HNO3(p) = 2Pb(NO3)2  + PbО2↓+ 2Н2О, 
Са2PbO4   + 4HNO3(p) = 2Ca(NO3)2  + PbО2↓+ 2Н2О, 

Pb3О4+ 4СН3СООН(р) = 2Pb(СН3СОО)2 + PbО2↓+ 2H2O, 
Pb(СН3СОО)2(р)+ Cl2 + 2Н2О =PbО2↓+ 2СН3СООН+ 2HCl, 

Pb(СН3СОО)2(р)+ CaOCl2(р)+ Н2О =PbО2↓+ 2СН3СООН + CaCl2, 
2Pb3О4   = 6PbО2 + O2    (600 oC);  PbО(т) + KClO(т)  =PbО2↓+KCl  (t), 

Pb6О4(OH)4  + 6Cl2(г)+ 4Н2О = 6PbО2↓+ 12HCl (рН>7), или 
Pb(ОН)2+Cl2(р)=PbО2↓+ 2HCl (рН>7), 

К2[Pb(OH)6] (р) + 2HCl(р)=PbО2↓+ 2KCl + 4Н2О, 
К2[Pb(OH)6] (р) + CO2(г)=PbО2↓+ K2CO3 + 3Н2О. 

●Валентно-смешанный оксид Pb3О4 (Pb2
2+Pb4+О4) 

(свинцовый сурик – вещество ярко-красного цвета) 
6PbО+ O2 = 2Pb3О4 сурик(500 oC);  6PbСО3 + O2 = 2Pb3О4 + 6СО2 (t), 

Pb3О4  + 8HCl(k)  =3PbCl2↓ + Cl2  + 4Н2О, 
Pb3О4  + 8СН3СООН =  Pb(СН3СОО)4 + 2Pb(СН3СОО)2 + 4H2O, 

Pb3О4  + 4(СН3СО)2О + Cl2 =  2Pb(СН3СОО)4 + PbCl2↓, 
Pb3О4  + 4HNO3(p)= PbО2↓ + Pb(NO3)2   + 2Н2О, 

Pb3О4+ 6NaOH(k)+ 4Н2О = 2Na2[Pb(OH)4]  +  Na2[Pb(OH)6],
2Pb3О4   = 6PbО+ O2   (нагревание на воздухе). 

●Гидроксид свинца (II) Pb(ОН)2 
Амфотерный гидроксид; из раствора выделяется не Pb(ОН)2, а 

Pb6О4(OH)4; вследствие полимеризации 6Pb(ОН)2 = Pb6О4(OH)4 оксогидроксид  
+ 4Н2О,Ge(ОН)2<Sn(ОН)2<Pb(ОН)2 – основные свойства усиливаются. 

●Получение: 
2Pb + О2+ 2Н2О = 2Pb(ОН)2;  Pb(NO3)2+ 2Н2О = Pb(ОН)2↓+ 2HNO3 (t), 

Pb(СН3СОО)2 + 2H2O= Pb(ОН)2↓+ 2СН3СООН   (t), 
Pb(NO3)2(p) + 2NaOH(p)= Pb(ОН)2↓+ 2NaNO3  (при рН = 4–13 ). 

●Свойства: 
Pb(ОН)2(т)→PbО+ Н2О, 100–150 оC, Pb(ОН)2(т)+ 4КOH(р) =  К4[Pb(OH)6], 

К4[Pb(OH)6] + 6HNO3(p) = Pb(NO3)2  + 4КNO3  + 6Н2О, 
Pb(ОН)2(т)+ 2КOH(р) = К2[Pb(OH)4], 

Pb(ОН)2(т)+ H2SO4(p) = PbSO4↓+ 2Н2О;Pb(ОН)2(т)+ 2HCl(p)=PbCl2↓+ 2Н2О, 
Pb(ОН)2(т)+CO2(г)=(PbОН)2CO3,    Pb(ОН)2(т)+Н2О2(р)=PbО2   + 2Н2О. 

●Сульфид свинца (II) PbSчерный: 
Pb(СН3СОО)2(p)+H2S(г) = PbS↓ + 2СН3СООН, 

Pb(СН3СОО)2(p)+Na2S(p) = PbS↓ + 2СН3СООNa, 
Pb(NO3)2(р)+ H2S(г) = PbS↓+ 2HNO3; Pb(NO3)2(р)+ Na2S(p)= PbS↓+ 2NaNO3,

PbS(т)+ Н2О ≠; PbS(т)+H2SO4(р)  ≠ ,  PbS(т)+ HCl(р)  ≠, 
PbS+ 2HCl(k)   =PbCl2↓+ H2S↑, PbS+ HNO3(p) = Pb(NO3)2  + H2S↑  (t), 

3PbS(т)  + 2HNO3(p) + 6HNO3(p) = 3Pb(NO3)2  + 3S↓ + 4H2O + 2NO↑ (t), 
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PbS(т)  + 2HNO3(k) + 6HNO3(k) = PbSO4↓+ 4H2O + 8NO2↑ (t), 
PbS(т)  + H2SO4(k) + H2SO4(k)  = PbSO4↓+ SO2↑+ S↓ + 2H2O, 

PbS(т)  + 4H2O2(k) = PbSO4↓+ 4H2O; PbS+ 2Cl2 = PbCl2↓+ SCl2  (t), 
PbS(т) + 2О2  = PbО2+ SO2↑(150 оС); 2PbS(т) + 3О2  = 2PbО + 2SO2 (t), 

PbS(т) + 3О2  = PbО2 + PbSO4 (t); PbS(т) + 2О2  = PbSO4  (t), 
PbS(т)   + О2  = Pb  + SO2↑(t);  PbS(т)   + 4О3= PbSO4 + 4O2↑(t), 

PbS(т) + H2  = Pb + H2S↑ (600 оС), 
2PbCO3·Pb(OH)2 белила + 3H2S → 3PbS + 2CO2 + 4H2O, почернение картин. 

●Нитрат свинца (II) 
Pb(NO3)2 – бесцветные кристаллы; tпл=450–470 оС; обладает 

сильным двойным лучепреломлением и пьезоэлектрическими свойст-
вами; устойчив на воздухе до 200 оС; разлагается выше 205 оС; хорошо 
растворяется в воде; мало растворим в спирте. 

●Получение: 
3Pb + 8HNO3(30 %) = 3Pb(NO3)2  + 2NO↑ + 4Н2О, 

PbО(т)+ 2HNO3(p) = Pb(NO3)2   + Н2О, 
Pb2О3(т)+ 2HNO3(p) = Pb(NO3)2  +PbО2↓ + Н2О, 

Pb(ОН)2(т)+ 2HNO3(p) = Pb(NO3)2  +2Н2О, 
(PbОН)2СО3(т)+ 2HNO3(p) = 2Pb(NO3)2  + СО2  + 2Н2О, 

PbСО3(т)+ 2HNO3(p) = Pb(NO3)2  + СО2  + Н2О. 
●Свойства: 

K2CrO4 + Pb(NO3)2    = PbCrO4↓+ 2KNO3, 
2PbCrO4  + 4HNO3(p) = 2Pb(NO3)2  + H2Cr2O7 + Н2О,

Pb(NO3)2(т)=  2PbО + 4NO2  +О2; Pb(NO3)2(т) + HNO3(к)≠, 
Pb(NO3)2(р)+ H2S(г)= PbS↓+ 2HNO3; Pb(NO3)2  + 2KF(p)  = PbF2↓+ 2KNO3,

Pb(NO3)2(р)+ 2HCl(к)  =PbCl2↓бесцветный+ 2HNO3, 
Pb(NO3)2(р)+H2SO4(р) = PbSO4↓бесцветный+ 2HNO3, 

Pb(NO3)2(р)+ 2NaOH(к) =  Pb(ОН)2↓бесцветный+ 2NaNO3, 
Pb(NO3)2(р)+  2NaN3 = Pb(N3)2↓ + 2NaNO3, 

Pb(NO3)2(р)+  2KI = PbI2↓желтый+ 2КNO3,
Pb(NO3)2(р)+ 3KI = K[PbI3]+ 2КNO3. 

●Сульфат свинца (П) 
Белый аморфный порошок; tпл=1170 оС; мало растворим в воде, 

спирте и разбавленных кислотах; растворяется в концентрированной со-
ляной кислоте, горячей серной кислоте и в концентрированных щелочах. 

Pb(NO3)2(р)+ Na2SO4(к)   =  PbSO4↓белый+  2NaNO3, 
PbSO4    + разбавленные кислоты   ≠  нет реакции, 

PbSO4  + PbS = 2Pb + 2SO2↑; PbSO4(т) + HNO3(к) = Pb(NO3)2    + H2SO4,
PbSO4(т) + 2HCl(к)  =PbCl2↓+ H2SO4; PbSO4(т) + H2SO4(к)= Pb(HSO4)2, 

PbSO4(т)+ 4NaOH(к) =  Na2[Pb(OH)4] + Na2SO4, 
PbSO4 + 4KOH(pаспл) = K2PbО2  + K2SO4+ 2Н2О (t), 
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PbSO4 + 2СН3СООNH4 = Pb2SO4(СН3СОО)2 + (NH4)2SO4,
PbSO4  +(NH4)2С4Н4О6 тартрат = (NH4)2PbС4Н2О6+ H2SO4. 

●Ацетат свинца (II) 
Pb(СН3СОО)2 (свинцовый сахар, сладкий вкус) плавится при 280 °С с 

частичной возгонкой и разложением. Pb(СН3СОО)2
.3Н2О – бесцветные про-

зрачные кристаллы; при 75 °С плавятся в собственной кристаллизационной 
воде, а при 100 °С начинают разлагаться за счет  гидролиза. 

2Pb+ 4СН3СООH+О2 = 2Pb(СН3СОО)2(p) + 2Н2О  t, 
PbО+ 2СН3СООH   = Pb(СН3СОО)2(p) + СО2↑ + Н2О, 

PbСО3 + 2СН3СООH   = Pb(СН3СОО)2(p) + Н2О, 
Pb(СН3СОО)2(p)+ 2KI(p)  = PbI2↓+ 2СН3СООK, 
Pb(СН3СОО)2(p)  + Н2S= PbS↓+ 2СН3СООH,

Pb(СН3СОО)2(p)+ СО2  + Н2О = PbСО3↓церуссит+ 2СН3СООН, 
Pb(СН3СОО)2(p)+ (NH4)2CO3(p)= PbСО3↓+ 2СН3СООNH4, 

Pb(СН3СОО)2(p)+ 2NаНCO3(p)= PbСО3↓+ 2СН3СООNа + СО2↑ + Н2О, 
2Pb(СН3СОО)2(p)+Ca(OCl)2 + 4NaOH(к) = PbО2↓+2CaCl2 +4СН3СООNа + 2Н2О,
3Pb(ОН)(СН3СОО)(p)+2СО2 + 3NH3 + Н2О =2PbCO3·Pb(OH)22↓+ 2СН3СООNH4, 

2PbCO3·Pb(OH)2= свинцовые белила –гидроцеруссит, 
Pb(СН3СОО)2=  PbO+ СН3СОСН3+ СО2↑. 

●Карбонат свинца (II) 
Карбонат свинца (II) образует бесцветные кристаллы; не рас-

творим в воде и этаноле. 
Pb(NO3)2(p)+ (NH4)2CO3(p)= PbСО3↓бесцветный+  2NH4NO3, 

Pb(СН3СОО)2(p)+ СО2  + Н2О = PbСО3↓церуссит+ 2СН3СООН, 
PbСО3(т)=PbО+ СО2 (200 oC); PbСО3(т)+ СО2  + Н2О =Pb(HСО3)2,

3Pb(NO3)2(т)+2Na2CO3(т)+2NH3+2Н2О=Pb(ОН)2
.2PbСО3↓+4NaNO3+ 2NH4NO3,

Pb(OH)2.2PbCO3свинцовые белила+ 12H3BO3= 3PbB4O7 + 2CO2+19H2O, 
3Pb(NO3)2(т)  + 3Na2CO3(т)  + 2Н2О = Pb(ОН)2

.2PbСО3↓ +  6NaNO3, 
Pb(OH)2 + 2CO2+ 2Н2О  = Pb(ОН)2

.2PbСО3↓бесцветный+ 2H2O, 
Pb(ОН)2

.2PbСО3(т)→PbО.2PbСО3+  H2O,  120–155 оС, 
Pb(ОН)2

.2PbСО3(т)→ 3PbО+ 2CO2+H2O,  400 оС, 
Pb(ОН)2

.2PbСО3 суспензия+ CO2→ 3PbСО3  +  H2O, 
Pb(ОН)2

.2PbСО3 суспензия+ 3H2S→  3PbS+ 2CO2+  4H2O, 
2PbСО3  +  H2O= (PbОН)2СО3+ CO2,  100 оС, 

PbСО3  +  2HCl  =  PbCl2  + CO2+H2O, 
2PbСО3  +  2NaOH   =   (PbОН)2СО3   + Na2СО3, 
PbСО3  +  4NaOH   =   Na2[Pb(ОН)4]+ Na2СО3, 

PbСО3 суспензия+ CO2+H2O →Pb(НСО3)2, 
6PbСО3 суспензия+ O2 → 2Pb3О4 + 6CO2,  350 оС. 
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●Галогениды PbBr2 и PbF2 – прозрачные кристаллы; PbCl2 – бес-
цветные кристаллы; с шелковистым блеском; мало растворим в холодной 
воде, но при повышении температуры его растворимость в воде сильно 
возрастает; плавится при 498 °С; PbI2 – жёлтые кристаллы, в воде не рас-
творяются. 

●Получение: 
Pb  + Cl2  =  PbCl2 , 200–300 оС,  PbO+ 2HCl(к) = PbCl2+ H2O,

Pb(OH)2+2HCl(к)= PbCl2↓+ 2H2O, PbCO3 + 2HCl(к) = PbCl2↓+ СО2 + H2O,
Pb(OH)2.2PbCO3+6HCl(к,р) = 3PbCl2↓+ 2СО2 + 4H2O, 
2Pb(СН3СОО)2 + Cl2  = Pb(СН3СОО)4 + PbCl2↓белый,

Pb(NO3)2(p)+ 2NaГ(р) = PbГ2↓ + 2NaNO3,
Pb(NO3)2(p)+ 2HCl(к) = PbCl2↓+ 2HNO3. 

●Свойства 
PbCl2(т) + HCl(к) = Н[PbГ3], PbCl2(т) + NaCl(к.p.)= Na[PbГ3],

PbCl2(т)+2HCl(к) =Н2[PbГ4], хорошорастворим,PbCl2(т)+ 2NaCl(к.p.)=Na2[PbГ4], 
PbО2(т) + 4HCl(k)  =PbCl4↓ + 2Н2О   (на холоде), 
Pb(СН3СОО)4(p)+ 4HF(p)  = PbF4↓+ 4СН3СООH, 
1)  PbCl2(суспензия) +  Cl2 + 2HCl(к) = Н2[PbCl6], 

2)  Н2[PbCl6] + 2NH4Cl = (NH4)2[PbCl6]↓желтый + 2HCl, 
3) (NH4)2[PbCl6]↓ + H2SO4(к,холод)  =  PbCl4↓ + (NH4)2SO4 + 2HCl  (0 оС), 

4) PbCl4(ж)  = PbCl2↓ + Cl2, 
PbCl2+ Н2О =Pb(OH)Cl+ HCl, 50 оС, мало растворим в воде, 

PbCl2   + 2NaOH = Pb(OH)2↓+ 2NaCl, 
PbCl2   + 4NaOH = Na2[Pb(OH)4]+ 2NaCl, 

PbCl2   + Н2 = Pb+ 2HCl,   300–350 оС. 
PbCl2(суспензия) + 2KI(р) =PbI2↓желтый,  PbCl2(суспензия) + Н2S = PbS↓черный + 2HCl, 

2PbCl2   + 2NaOH + Na2CO3(т) = (PbOH)2CO3↓+ 4NaCl, 
K[PbI3]  → KI + Pb↓+ I2↓, 360 oC, 

K[PbI3]  → KI  + PbI2↓,  при разбавлении, 
K[PbI3]↔KIконц  +K2[PbI4], 

8K[PbI3]+15H2SO4конц → 4K2SO4+8PbSO4+12I2↓+3Н2S+12Н2О, 
K[PbI3]+  4KOH→K2[Pb(OH)4] + 3KI. 

●Вольфрамат и молибдат свинца 
Тетрагональный PbWO4 не растворяется в воде и практически не 

растворяется ни в холодной, ни в горячей концентрированной HNO3, но 
легко растворяется в горячем растворе КОН. Однако при использовании 
разбавленных и нагретых до 50–60 оС растворов HNO3 имеет место процесс 
разложения PbWO4. Молибдат свинца образует жёлтые кристаллы. 

●Получение: 
1) из водных растворов: 

Na2WО4(рН>7)+ Pb(NО3)2(рН<7)= PbWО4↓ +  2NaNО3٭ 
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Na2WО4(рН>7)+ Pb(СН3СОО)2(рН<7)= PbWО4↓ + 2СН3СООNa٭ 
 ,Следует учесть, что имеет место совместный гидролиз солей٭

кроме того, протекают побочные реакции, поэтому образуются приме-
си других веществ: 

Pb2+   + WО4
2-  +  2H2О  ↔  Н2WО4 + Рb(ОН)2, рН≈7, 

PbOH+  + WО4
2-   =  (РbОН)2WO4↓, 

5Na2WО4   + 7H2WО4  = Na10W12О41   + 7H2О, 
Na10W12О41  + 5Pb(NО3)2  = Pb5W12О41↓+ 10NaNО3. 

Мы предлагаем следующую схему синтеза: воду для растворе-
ния Na2WО4 предварительно подщелачиваем гидроксидом натрия, а 
воду для растворения Pb(NО3)2    предварительно подкисляем азотной 
кислотой, чтобы исключить гидролиз солей. Полученные растворы 
сливали одновременно в ацетатный буферный раствор с рН = 6 или же 
в подкисленную азотной кислотой воду для поддержания кислой среды 
раствора, в котором исключается совместный гидролиз солей; 

2) твердофазным синтезом или снтезом в расплаве: 
WО3+ PbО= PbWО4,  900–1000 оС٭ 

WО3+ PbСО3= PbWО4+ СО2,  900–1000 оС٭ 
-Мы предлагаем следующие способы получения PbWО4 в рас٭

плавах трех- и четырехкомпонентных взаимных систем (600–650 оС): 
Li2WО4  + PbSO4   =  PbWО4 +  Li2SO4, 

Na2WО4  + PbSO4   =  PbWО4 +  Na2SO4, 
K2WО4  + PbSO4   =  PbWО4 +  K2SO4, 
Li2WО4  + PbCl2   =  PbWО4 +  2LiCl, 

Na2WО4  + PbCl2   =  PbWО4 +  2NaCl, 
K2WО4  + PbCl2   = PbWО4 +  2KCl, 

Li2WО4  + Na2WО4  + 2PbSO4  =  2PbWО4 +  Li2SO4+  Na2SO4, 
Na2WО4  + 2PbSO4 +K2WО4  =  2PbWО4 +  Na2SO4+  K2SO4, 
K2WО4  + 2PbSO4   + Li2WО4  =  2PbWО4 +  K2SO4+  Li2SO4, 
2Li2WО4  + PbCl2 + PbSO4   =  2PbWО4 +  2LiCl +  Li2SO4, 

2Na2WО4  + PbCl2 + PbSO4  =  2PbWО4 +  2NaCl +  Na2SO4, 
2K2WО4  + PbCl2   +  PbSO4  =  2PbWО4 +  2KCl  +  K2SO4. 

●Реакции катиона Pb2+: 
Pb(NO3)2(р)+ H2S(г) = PbS↓черный + HNO3, 

Pb(NO3)2(p) + 2HCl(к)= PbCl2↓белый +2HNO3, 
Pb(NO3)2(p) + 2NaOH(p) = Pb(ОН)2↓белый+ 2NaNO3  (при рН = 4–13), 

Pb(ОН)2 + 2NaOH(p, избыток) = Na2PbО2  + 2Н2О (t), 
Pb(ОН)2 +NH3 

.Н2О(p, избыток)≠, 
или: Pb(NO3)2(p)  + 4NaOH(p) = Na2PbО2  +  2NaNO3   + 2Н2О  (t), 

Pb(NO3)2(p)  + H2SO4(к)  =  PbSO4↓белый +  2НNO3, 
или: Pb(NO3)2(p)  + Na2SO4(к)  =  PbSO4↓белый +  2NaNO3, 
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PbSO4 + 4KOH(p) = K2PbО2  + K2SO4+ 2Н2О (t),
Pb(NO3)2(p)  + K2CrO4(p)    = PbCrO4↓желтый+  2КNO3, 
PbCrO4 + 4KOH(p) = K2PbО2  + K2CrO4 + 2Н2О  (t),

PbCrO4 + СН3СООН ≠ нет реакции, 
Pb(NO3)2(p)  + 2KI = PbI2↓желтый+  2КNO3, 

PbI2 + 2СН3СООН(p)  ↔ Pb(СН3СОО)2 + 2HI  (t), 
Окрашивание пламени солями свинца в голубой цвет. 

●Работа свинцового аккумулятора 
Разрядка: 
Анод (заряжен отрицательно): Pb +SO4

2- – 2ē = PbSO4, 
катод (заряжен положительно):  PbO2 + 2H2SO4 ↔ Pb(SO4)2+ 2Н2О, 
Pb(SO4)2+ 2H+ + 2ē = PbSO4+ H2SO4, 
∑ PbO2 + 2H++H2SO4 + 2ē= PbSO4+ 2Н2О, 
Pb +PbO2 + 2H2SO4   = 2PbSO4  + 2Н2О 
Зарядка: 
катод: PbSO4 + 2H+ + 2ē = Pb+ H2SO4 

анод: PbSO4 + SO4
2- – 2ē = Pb(SO4)2,  Pb(SO4)2 + 2Н2О↔ PbO2 +2H2SO4. 

●Cоединения свинца (IV) сильные окислители; PbCl4 жёлтая 
маслянистая жидкость; реагирует с водой; PbF4 – прозрачные кристаллы. 

PbF2 + F2   =  PbF4, 250 оС, 
Pb(СН3СОО)2  + 4HF  = PbF4+ 4СН3СООH, PbF4  =  PbF2 + F2  t, 

Н2[PbCl6]  = PbCl4   + 2HCl, 0 оС, Н2[PbCl6]  = PbCl4  + 2HCl, 0 оС, 
(NH4)2[PbCl6]↓ + H2SO4(конц,холод)  = PbCl4↓ + (NH4)2SO4 + 2HCl,  0 оС, 

PbO2 + 4HCl(к)= PbCl4+ 2Н2О, 
PbCl4(ж)+ 2Н2О = PbО2 ↓+ 4HCl (легко), 

PbF4(т)+ 2Н2О = PbО2↓+ 4HF (легко), 
PbCl4(ж)+ 2HCl(к) = Н2[PbCl6]; Pb(SO4)2(т)+ 2Н2О = PbО2↓+ 2H2SO4, 

PbCl4= PbCl2 + Cl2, 30–100 
о

С, 
PbCl4+ 2NaOH  =  PbO2  +  4NaCl+ 2Н2О, 

PbCl4  + 6NaOH  =  Na2[Pb(OH)6]   +  4NaCl, 
PbF4(т)  + 2H2SO4=   Pb(SO4)2+ 4HF, 100 оС, 

Pb(СН3СОО)2+2H2SO4=   Pb(SO4)2+ 4СН3СООH, 
Pb(SO4)2+ 2Н2О  =  Pb(OH)2SO4+H2SO4, гидролиз, 

Pb(SO4)2+2Na2SO4=   Na2[Pb(SO4)3], 
2PbН4+ 3O2  =  2PbO+ 2Н2О. 
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3.13. Химия бора 

Бор – неметалл черного цвета с атомной кристаллической решеткой, 
окрашивает пламя в зеленый цвет. Карбид бора В4С – самый твердый из из-
вестных соединений (температура плавления 2350 оС), царапает даже алмаз. 
Электронная формула: 1s22s2p1; электронно-графическая формула: 

 
●Получение: 
– Металлотермией: 

В2О3(т)  + 3Mg(т) = 3MgO + 2Bчерный  (t, прокаливание), 
В2О3(т) + 6Na(т) = 3Na2O + 2B   (t), 

В2О3(т)  + 2Al(т) = Al2O3 + 2B  (t);   KBF4(т)  + 3Na(т) = 3NaF  + KF+ B  (t), 
Na2B4O7(т) + 12Na = 7Na2O+ 4B (t);  2Na2B4O7(т) + 3Na =7NaBO2 + B  (t), 

Na2B4O7(т) + 3Mg(т) = 3MgO + 2B + 2NaBO2     (t). 
– Восстановлением галогенидов: 

2BГ3(т)  + 3H2  = 2B + 6HГ(1200–1300  оС, Г = Cl, Br, I). 
– Пиролизом: 

2BГ3 (т) = 2B + 3Г2    (1000–1500  оС, Г = Cl, Br, I). 
– Крекингом: 

B2H6(г)    = 2B +  3H2   (t). 
●Свойства: 

4В(т) + 3О2(г)  = 2В2О3       (t> 700 оС), 
2В(т) + 3Sпар  = В2S3  (t> 700 оС);  2В(т) + 3N2(г)  = 2ВN (900–1300 оС), 

В(т) + P(г)= ВP  (900–1300 оС);    4В(т) + C(т)  = В4C (900–1300 оС), 
2В(т) + 3F2(г)  = 2ВF3↑(в оу), 

2В(т) + 3Г2(г)  = 2ВГ3↑ (Г= Cl: 400 оС, Br: 700 оС, I: 900 оС), 
2В(т) + 3Br2(г)  = 2ВBr3↑(700–800 оС);   ВBr3  + 3H2O = 3HBr + H3BO3, 

2В(т) + 6НCl(г) = 2ВCl3↑+ 3H2    (t);   ВCl3  + 3H2O = 3HCl + H3BO3, 
В(т) + НГ(р.,гор)  ≠  (Г = F, Cl, Br, I);    В(т) + H2 ≠,   В(т) + H2O  ≠  оу, 

4В(т) + 3CО2  = 2В2О3 + 3C(tt);  4В(т) + 3SiО2(т) = 2В2О3 + 3Si(t> 1200 oC), 
10В(т) + 3P2О5(г)= 5В2О3 + 6P     (t>1200 oC), 

7В + 3NO2 = 2В2О3 + 3ВN (t).  2В + 3МеО = 3Ме+В2О3  (t, Ме = металлы), 
2В(т) + Мерасплав = МеВ2 бориды     (t, Ме = металлы), 

MgBr2 + 4H2O = Mg(OH)2 + 2Н3ВО;   2Н3ВО = В2О2+ 3H2↑, 
2В(т) + 2NH3(г)  = 2ВN + 3H2↑  (tt);   2В(т) + 3MeS = В2S3 + 3Me  (t), 

2В(т) + 3H2S(г) = В2S3 + 3H2↑(tt);  В2S3 + 2P + 5S  = 2ВPS4  (сплавление), 
2В(т)+ 3MeCl2 = 2ВCl3 + 3Me  (умер. нагрев., Ме = металлы), 
10В(т) + 6H3РO4(к,гор) =  5В2О3  + 6Р+ 9H2O  (800 оС, медленно), 
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В(т) + 3HNO3(к, гор) = Н3ВО3 + 3NО2↑  (t, медленно), 
В(т) + 3HNO3(к, гор) + 4HF(к, гор) = Н[BF4]3ВО3 + 3NО2↑ + 3H2O, 

2В(т) + 3H2SO4(к,гор) =  2Н3ВО3 + 3SО2↑(250 оС, медленно), 
3В(т) + 6HCl(к)+ 5HNO3(к) = 3Н3ВО3 + 3Cl2↑+ 5NO↑+ H2O (медленно), 
В(т) + HCl(к, кипящий) ≠;    В(т) + HF(к, кипящий) ≠,  2В(т) + 2NaOH(k, кипящий)  ≠, 

2В(т)+ 2NaOH(расплав )+ NaClO3(т) = 2NaBO2 + NaCl + H2O     (t), 
4В(т)+ 4КOH(пл) + 3O2 (г) = 4КBO2 + 2H2O (t); 2В(т) + 3H2O2(к) = 2Н3ВО3, 
2В(т) + 3H2O(перегр.пар)= В2О3 + 3H2      (температура красного каления). 

●Оксид бора В2О3 – бесцветная хрупкая стекловидная масса; рас-
творяется в горячей воде; плавится при  300 оС; кислотный оксид; мо-
лекулярная кристаллическая решетка. 
4В(т) + 3О2(г) = 2В2О3  (t> 700 оС);   2Н3ВО3(т)  ↔  В2О3 + 3H2O↑ (250 оС), 
H2B4O7  ↔  2В2О3    +  H2O↑ (500 оС);  4BCl3 + 3В2О2 = 2В2О3   + 3B2Cl4, 

2В2О3(т)   +  H2Oгорячий пар ↔ H2B4O7 тетраборная     (t), 
В2О3(т) + H2O гор. пар ↔ 2НВО2↑метаборная(800 оС);  В2О3(т)+3H2O ↔ 2Н3ВО3, 

В2О3(т)  + 2NaOH(расплав) = 2NaBO2 (перлы буры)  +  H2O (cплавление), 
2В2О3(т) + 2KOH(р)+ H2O = K2 [B4O5(OН)4];  В2О3(т)+ СаО(пл) = Са(ВО2)2, 

В2О3(т)  + 3Са(ОН)2(т) = Са3(ВО3)2  +  3H2O (в автоклаве), 
В2О3(т)  + 3Li2CO3(т)= 2Li3ВО3 + 3CО2↑  (cплавление), 

В2О3(т)  + 2NH3 = 2BN +  3H2O (600 оС);  В2О3(т) + 4В = 3В2О  (1500 оС), 
В2О3(т)  +  2H2S2O7(пиросерная)  =  2(ВО)HS2O7пиросульфат борила + H2O, 

В2О3(т)  + 3С = 2В +3CО↑ (t);  2В2О3(т) + 7C(т)= В4C+ 6CО↑ (900–1300 оС). 
●Ортоборная кислота Н3ВО3(т), или Н[Н2ВО3] – летучая очень 

слабая одноосновная кислота; образует белые прозрачные пластинки; 
растворяется в горячей воде; sp2-гибридизация. 

●Получение Н3ВО3: 
В2О3(т)  +  3H2O ↔  2Н3ВО3(т)(t);       В2Н6 +  6H2O   = 2Н3ВО3 +  6H2↑(t).

B(ClO4)3  +  3H2O = Н3ВО3↓ + 3HClO4. 
В2S3 + 6H2O = 2Н3ВО3↓+ 3H2S;  ВCl3 + 3H2O = 3HCl+ H3BO3↓. 

●Свойства Н3ВО3: 
Н3ВО3(т) +  2H2O ↔ [Н4ВО4]-  + H3O+, 

Н3ВО3(т) + КOH(р) ↔ K[B(OH)4];  4Н3ВО3(т)+ 2КOH(р) ↔ K2[B4O5(OН)4]+5H2O, 
K2[B4O5(OН)4] + H2O = 2Н3ВО3 + 2КВО2, 

4Н3ВО3(т) + 2NaOH(р) =  Na2B4O7  + 7H2O (или Na2B4O7 
.10H2O), 

Na2B4O7  + 2NaOH(р) =  4NaВО2 + H2O, 
Н3ВО3(т)   + MeO(т) = Me(Н2ВО3)2 +  H2O   (t, Me = Ca, Ba, Sr), 

Н3ВО3(т) ↔ НВО2 +  H2O↑  (100 оС);   4НВО2  ↔  H2B4O7 + H2O↑(140 оС), 
H2B4O7  ↔ 2В2О3   +  H2O↑  (500 оС), 

Н3ВО3(т) + КOH(расплав)   = КВО2  +  2H2O↑  (сплавление), 
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2КВО2(р)  + 2Н2О2(р)  +  6H2O= K2 [(OН)2B(O2)2B[(OН)2]. 6H2O, 
Н3ВО3(т) + 3CH3OH = B(OCH3)3↑эфир борнометиловый  +  3H2O (кат:H2SO4),

2B(OCH3)3 + 9О2  = 2В2О3 + 6СО2↑+ 9H2Oгорит зеленым пламенем – обнаружение бора: 
2Н3ВО3(т) + 3Na2СО3(т) =  2Na3BO3  + 3СО2↑ + 3H2O  (сплавление), 
4Н3ВО3(т) + Na2СО3(т) =  Na2B4O7  + СО2↑+ 6H2O    (сплавление), 
4Н3ВО3(т) + 2NaСl(т) =  Na2B4O7  + 2HСl↑ + 5H2O  (сплавление), 

4Н3ВО3(т) + Na2О2(р)   =  Na2B4O7 
.H2О2   + 5H2O, 

Н3ВО3(т) +  3H2SO4(безвод)  = В(HSO4)3 + 3H2O, 
Н3ВО3(т) + 4HF(k)  = H[BF4] + 3H2O;  H[BF4] + NaOH  = Na[BF4] + H2O. 

●Тетраборная кислота H2B4O7 – слабая двухосновная,  
Na2B4O7 

.10H2O – бура: 
Na2B4O7  +  H2SO4(р)  = H2B4O7 + Na2SO4;    H2B4O7  +  5H2O = 4Н3ВО3↓, 

Na2B4O7  + H2SO4(р)+ 5H2O = 4Н3ВО3↓ + Na2SO4, 
Na2B4O7

.H2О2   + 4H2O =  2Н3ВО3(т) + NaBО2
.H2О2  + NaН2ВО3,

Na2B4O7
.10H2O + 6CaF2+ 8H2SO4(k)= 4BF3 + 2NaHSO4+ 6CaSO4 + 17H2O, 

Na2B4O7  + 14HF + 2NaF  =  4NaBH4 + 7H2O, 
Na2B4O7  + 2HCl + 5H2O =  4Н3ВО3↓ + 2NaCl, 

Na2B4O7  + 7H2O =  4Н3ВО3↓+ 2NaOH, 
2NaBО2 + H2SO4(р)+ 2H2O = 2Н3ВО3 + Na2SO4. 

Бура (тетраборат натрия) Na2B4O7
. 10H2O – соль тетраборной 

кислоты; в сухом воздухе кристаллы выветриваются с поверхности и 
мутнеют.  

Na2B4O7
.10H2O  →  Na2B4O7

.2H2O +  8H2O, 80°С, 
Na2B4O7

.2H2O→  Na2B4O7
.H2O +  8H2O,   100–200°С, 

Na2B4O7
.H2O→  Na2B4O7, 350–400 °С, 

Na2B4O7 плавление  → 2NaBO2+ B2O3. 
В воде бура гидролизуется, поэтому её раствор имеет щелочную 

реакцию.  
С оксидами некоторых металлов бура даёт окрашенные бораты 

(«перлы буры»):  
Na2B4O7 + CoO = 2NaBO2 + Co(BO2)2, 

что используется в аналитической химии для открытия этих металлов. 
● Галогениды ВГ3 – кислоты Льюиса; sp2-гибридизация. 
● Получение: 

В2О3(т)  + 3CaF2(т) + 3H2SO4(k)  = 2BF3↑+ 3CaSO4↓+ 3H2O   (t), 
Na2B4O7 + 3CaF2(т)  + 8H2SO4(р)  = 4BF3↑+ 6CaSO4↓+ 2NaHSO4 +7H2O, 

В2О3(т) + 6NаBF4(т) + 3H2SO4(k)  = 8BF3↑+ 3Na2SO4 + 3H2O, 
В2О3(т)  + 3C(т) + 3Г2(г) = 2BГ3↑ +  3СО↑   (700 оС, Г = Cl, Br), 

KBF4(т)  + 2В2О3(т)  = K[B4O6F] + BF3↑(сплавление), 
Ba(BF4)2(т)  = BaF2 + 2BF3↑(500 оС); 2В(т)+ 3Г2(г) = 2ВГ3↑ (800 оС, Г = Cl, Br ), 
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AlГ3(т) +  BF3(г) = 2ВГ3↑+ AlF3    (t, Г= Cl, Br ), 
BCl3(г)  + 3HI(г)  =  BI3↓  + 3HCl↑ (300–400 оС); BI3(т)+ 3HBr(г)=BBr3+ 3HI, 

BBr3(г)  + 3HCl(г)   = BCl3 + 3HBr;   BCl3(г) + 3HF = BF3↑  + 3HCl, 
3Na[BH4] (р)  + 8I2(г)  = 8BI3(т)↓ + 3NaI + 4H2↑ + 4HI↑, 

Li[BH4] (т) + 4I2(т)  = BI3(т)   + LiI + 4HI  (–78 оС). 
●Свойства: 

BГ3 + 3H2O → Н3ВО3↓ + 3HГ  (Г = Cl, Br, I, полный гидролиз), 
BI3(т) + 3H2O → Н3ВО3↓ + 3HI (взрыв), BF3(г)+ H2O ↔ H[НOВF3]сильная, 

BF3(г)+ 3H2O ↔ Н3ВО3↓ + 3HF, 3BF3(г) + 3HF ↔ 3HBF4: 
4BF3(г) + 3H2O ↔ Н3ВО3↓+ 3HBF4 (тетрафтороборная кислота, сильная). 

*HBF4 (р)  , NaBH4 –  компоненты антикоррозионных покрытий. 
BCl3(г) + 6NH3 = B(NH2)3+ 3NH4Cl или:  BCl3(г) + 3NH3 = B(NH2)3 + 3HCl, 

BГ3 + :NH3 = [F3В:NH3] (t, Г–F,Cl, Br,I ),4[F3В:NH3] = BN + 3NH4BF4(t), 
NH4BF4 = NH3 + HBF4   (t),   NH4BF4 = NH3 + BF3 + HF (tt), 

[F3В:NH3] + H2O = NH4[F3ВOH], [F3В:NH3]+ 3KNH2 =3KF +B(NH2)3+ NH3, 
2BI3(г) + 9NH3(г)  = B2(NH)3 + 6NH4I, 

BГ3 + О(С2Н5)2 эфир =  [F3В:О(С2Н5)2](t, Г=F, Cl, Br, I), 
2BCl3(г) + 3SO2(г)  = В2О3↓+ 3SO2Cl2↑ (120 оС), 

BCl3(г) + 3H2SO4(k) = В(HSO4)3 + 3HCl; 
В(HSO4)3(т)+ H2SO4 (безвод)= H[В(HSO4)4], 

2BF3 + 6NaH = B2H6↑  + 6NaF;  4KBF4  = K4B4F10 + 3F2   (tt), 
2BCl3(г) + 2Hg = Hg2Cl2 + B2Cl4 дибортетрахлорид  (электрическая дуга), 
B2Cl4  + 3H2 = 4BCl3 + B2Н6;    B2Cl4  + 6NH3 = 4NH4Cl + B2(NH2)2, 
B2Cl4  + 5N2H4 = 5N2H5Cl + B2N2;  B2Cl4  + 4H2O = B2(OH)4 + 4HCl,

B2(OH)4 + 2H2O = B(OH)3 +H2; B2(OH)4 + O2 +2H2O = 2Н3ВО3, 
3B2(OH)4 = 4Н3ВО3 + 2B;   B2(OH)4 = B2O2 закись+ 2H2O   (t). 
●Бораны  (гидриды бора) 
BH3 неустойчив; моноборан существует только при очень низ-

ких температурах; бораны – бесцветные газы  или летучие жидкости, 
реже твердые вещества. 

BH3(г)    + :NH3(г)    ↔  H3B:NН3(г), 
B2H6(г)диборан  + 3O2  = В2О3  +  3H2O (на воздухе самовоспламеняется), 

B2H6(г)  + 6H2O = 2Н3ВО3(т) + 6H2    (t), 
B2H6(г)  + 2NaOH(p)  + 4H2O  = 2NaН2ВО3(т) + 6H2   (t), 

B2H6(г)  + 2Na = Na2 [В2Н6 ];  B2H6(г) + 2NaOH(т)= Na2[В2Н4 (OH)2]+ H2  (t), 
B2H6(г)  + HCl(г)= B2H5Cl + H2 (t); B2H6(г)  + 2HCl(г) = B2H4Cl2 + 2H2   (t),

B2H6(г, изб)  + Cl2 (г) = B2H5Cl + HCl(t),  6B2H5Cl= 5B2H6  + 2BCl3, 
B2H6(г)  + 6Cl2 (г, изб)  = 2BCl3(ж)  + 6HCl(t), 

B2H6(г) + 2:NH3(г)  = 2H3B:NН3(г)  (гоморасщепление B2H6), 
B2H6(г) + 2:СО(г)  = 2H3B:СО(г)   (гоморасщепление B2H6), 

B2H6 в эфире + 2МеН в эфире = 2МеBH4↓(Ме = Li, Na, K), 
3B2H6(в эфире) + 2AlH3(в эфире) = 2Al(BH4)3(ж), 
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3B2H6(г)  + 6NH3(г)   =   2B3N3H6(ж, боразол)↑ + 12H2↑(200 оС), 
2B2H6  = B4H10↑+ H2↑, 5B2H6  = 2B5H11↑+ 4H2↑, 5B2H6  = 2B5H9↑+ 6H2↑, 
3B2H6  = B6H10↑+ 4H2↑, 3B2H6  = B6H12↑+ 2H2↑, 5B2H6  = B10H14↑+ 8H2↑. 

●Получение: 
MgB2(т)+ 2Mg(т) + 6HCl(p)  = 3MgCl2 + B2H6↑  (t), 
6MgB2(т)+ 12HCl(p)  = 6MgCl2 + B4H10 + 8В  (t), 

3KBH4(т)+ 4BF3(г) = 3KBF4  + 2B2H6↑  (t), 
2NaBH4(в эфире )+ I2 (в эфире ) =  B2H6↑ + 2NaI + H2↑,

2NaBH4(т) + 2H3PO4(p) =  B2H6↑+ 2NaH2PO4 + 2H2(t), 
2NaBH4(т) + H2SO4(p) =  B2H6↑ + Na2SO4  + 2H2, 

2BF3(г)  + 6NaH(т)=  B2H6↑ + 6NaF  (175 оС), 
2BГ3(г)   + 6H2(г) =  B2H6↑ + 6HBr   (элек. разряд, Г= Сl, Br), 

4BГ3(г)+ 3LiAlH4(в эфире)=  2B2H6↑ +  3LiГ↓  + 3AlГ3↓(t, Г = F, Сl). 
●Тетрагидробораты (борогидриды) – бесцветные кристалличе-

ские вещества, растворимые в воде, аминах, аммиаке, эфирах. 
4LiH(в эфире)+ BF3(в эфире) = LiBH4(т)+ 3LiF, 

4NaH(в эфире )+ BCl3(в эфире ) = NaBH4(т)+ 3NaCl, 
4NaH(в эфире) + B(OCH3)3 эфир борной кислоты  = NaBH4+ 3NaOCH3  (250 оС), 

xLiBH4(т)  + MeClx  = Me (BH4)x+ xLiCl, 
4NaH(т)+ 2В2О3(т)   = 3NaВО2     + NaBH4(т)   (t), 

4B2H6(г) + 3Mg(C2H5)2 = 3Mg(BH4)2(т)  + 2B(C2H5)3, 
2B2H6(г) + Al(CH3)3  = Al(BH4)3(ж)  + B(CH3)3, 

2AlH3(в эфире) + 3B2H6(г) = 2Al(BH4)3(ж), 
3NaBH4(т)+ AlCl3(т)= Al(BH4)3(ж)  + 3NaCl  (t), 

AlГ3(т) + 3LiBH4(т)  = Al(BH4)3(ж)  + 3LiГ (Г –галогены), 
Al(BH4)3(ж)  + 12H2O = 1/2Al2O3 

. H2O + 3Н3ВО3(т) + 12H2↑,
3LiBH4(т)  + 3NH4Cl(т)  = 3LiCl + 9H2↑+ B3N3H6(боразол), 

Mg(BH4)2(т)  + 2HCl(p)   = MgCl2 + 2H2↑+ B2H6↑, 
2NaBH4(т)  + 2H2SO4(к)  = 2NaHSO4  + 2H2↑+ B2H6↑,

NaBH4(т) + 8NaOH(р)+ 8SO2(г)  = 4Na2S2O4дитионит-отбелив.агент+NaВО2  + 6H2O. 
●Нитриды бора: 

В2О3 + 2NH3 = 2BN + 3H2O (600 оС, кат: С или Mg), 
BF3

. NH3 + 3NH3  = BN + 3NH4Br (t, термолиз), 
2В + 2NH3 = 2BN + 3H2↑(t),4BF3

. NH3   = BN + 3NH4Br (130 оС), 
BN + O2  ≠  в обычных условиях; 4BN + 5O2  = 2В2О3 + 4NO  (t>700 оС), 

2BN + 3Cl2  = 2BCl3 + N2↑(t>700 оС);  BN + 3NaOH(гор.р) = NH3↑+ Na3BO3, 
BN + кислоты≠  в оу; BN + 4HF(р)  = NH4BF4, 

2BN + 3F2(г)  = 2BF3 + N2↑, в обычных условиях сгорает. 
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3.14. Химия алюминия 

Алюминий – серебристо-белый мягкий металл с амфотерными свой-
ствами; tпл= 660 °С, tкип≈ 2500 °С; имеет высокую электро- и теплопровод-
ность; покрыт очень прочной оксидной пленкой; в природе: Al2O3 – корунд 
(с примесью Cr2O3 – рубин), Al2O3 

.nH2O – боксит (с примесью Ti2O3 и Fе – 
сапфир), Al2O3

.2SiO2
.2H2O – каолинит, K2O.Al2O3

.6SiO2 – полевой 
шпат, Na3[AlF6] – криолит, Na2O.Аl2O3

.2SiO2 – нефелин. Электронная 
формула: 1s22s2p63s2p1; электронно-графическая формула: 

 

 
●Получение алюминия: 
AlCl3(т)   + 3K(т)  = Al + 3KCl (в расплаве,особо чистый), 
Электролизом эвтектического расплава Al2O3 + Na3[AlF6]92–94 % 

при 950 оC на угольно-графитовых электродах, 80–150 кА, 4–5 В): 
1. Очистка боксита: 

Аl2O3 + Na2CO3= 2NaAlO2 + СO2, сплавление; 
2NaAlO2(р) + СO2 + 3Н2O= 2Аl(ОН)3↓ + Na2CO3; 

2Al(OH)3(т)    =  Al2O3(т) + 3H2O↑ (400 оС). 
2. Растворение в криолите: 

Al2O3 + 3Na3[AlF6] = 2AlF3 + 3Na3[AlOF4]. 
3. Электролиз расплава: 
катод: Al3+ + 3ē = Alo                                    4 
анод:   2[AlOF4]3-  – 4ē = 2[AlF4 ]-   + O2        3 
4Al3+ + 6[AlOF4]3-  = 4Alo  + 6[AlF4 ]-   + 3O2

o, 
4AlF3 + 6Na3[AlOF4] = 4Al+ 6Na[AlF4 ] + 12NaF + 3O2.
Так как анод угольный, то реальный процесс отвечает реакциям: 
катод:  Al3+ + 3ē  = Alo                                               4 
анод:   2[AlOF4]3-  + Со  – 4ē  = 2[AlF4 ]-   + СO2

о      3 
4Al3+ + 6[AlOF4]3- + 3Со= 4Alo  + 6[AlF4 ]-   +  3СO2

o, 
4AlF3 +  6Na3[AlOF4] + 3С = 4Al+ 6Na[AlF4 ] + 12NaF + 3СO2. 
●Восстановительные свойства, алюмотермия: 

4Al(порошок)+ 3O2 = 2Al2O3 + Q(t, ослепит.свет, ΔG° = –3164 кДж); 
2Al(т)+ 3S(пл) = Al2S3 + Q  (t),   Al(т) + H2  ≠ , 

2Al(т)  + 3Cl2(г)  = 2AlCl3 + Q (при оу горит), 
2Al(т)  + 3Br2(ж)  = 2AlBr3 + Q (при оу вспыхивает), 

2Al(т)  + 3I2(т)  = 2AlI3(т)   (t, в CCl4, горит), 
2Al  + N2(г) = 2AlN (800 оC); 2Al(т)  + 2NН3(г)  = 2AlN+ 3H2 (t), 

4Al(т)  + 3C(т)  = Al4С3     (2000 оC);  Al4С3 + 12H2O = 4Al(OH)3  +  3CH4, 
2Al(т)  + 3Se(т)  = Al2Se3 (tt, взрыв);  2Al(т)  + 3Te(т)  = Al2Te3 (tt, взрыв), 
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Al(т)  + Р(т)   = AlP  (500 оC);  AlP(т) + 3H2O = Al(OH)3  + PH3. 
При удалении оксидной пленки раствором щелочи или амальга-

мировании: 
2Al(т) + 6H2O = 2Al(OH)3  + 3H2 (t), 

2Al(т) + 3Hg(NO3)2(р)  = 2Al(NO3)3 + 3Hg,   Hgж / Al(т) – амальгама, 
2Al(т)  + 3H2SO4(р)   =  Al2(SO4)3  + 3H2↑,

2Al(т)  + 6HF(г)  = 2AlF3 + 3H2↑,2Al(т) + 6HCl(г) = 2AlCl3 + 3H2↑, 
Al(т)  + H2SO4(к)  ≠  холод;     Al(т) + HNO3(к)  ≠  холод, 

Al(т)  + CH3COOH(к) ≠  ;   Al(т)  + H3РO4  ≠  , 
2Al(т) + 6CH3COOH(р) =  2Al(CH3COO)3  + 3H2 ,

8Al(т) + 3H2SO4(к)+12H2SO4(к) = 4Al2(SO4)3 +3H2S↑ + 12H2O  (t), 
2Al(т) + 3H2SO4(к) + 3H2SO4(ум.к) = Al2(SO4)3  + 3SO2↑ + 6H2O  (t), 

Al(т)  + HNO3(ум.р)  + 3HNO3(ум.р)  = Al(NO3)3 + NO↑ + 2H2O, 
Al(т)  + 3HNO3(к)  + 3HNO3(к)  = Al(NO3)3 + 3NO2↑ + 3H2O  (t), 

2Al(т) + 3HNO3(рр) + 27HNO3(рр) = 8Al(NO3)3 + 3NH4NO3 + 9H2O  (t). 
В растворах щелочей образуются гидроксоалюминаты: 

2Al(т) + 2NaOH(р) + 6H2O = 2Na[Al(OH)4] + 3H2  (упрощенно), 
2Al(т) + 2NaOH(р) + 10H2O = 2Na[Al(OH)4 (H2O)2] + 3H2↑, 

2Al(т) + 6NaOH(к) + 6H2O = 2Na3[Al(OH)6] + 3H2↑, 
Na[Al(OH)4]   = NaAlO2  + 2H2O↑  (tt). 

2Al(т) + 2NaOH(р) + 2H2O = 2NaAlO2 + 3H2↑ (tt): 
1) 2Al(т)+ 6H2O = 2Al(OH)3 + 3H2↑   (tt), 

2) Al(OH)3 + NaOH(р) = NaAlO2 + 2H2O    (tt), 
8Al(т) + 3KNO3(р) + 5KOH(р) + 18H2O = 8K[Al(OH)4] + 3NH3,

8Al(т) + 3KNO3(р) + 5KOH(р) + 2H2O = 8KAlO2 + 3NH3 (кипячение). 
В расплавах щелочей образуются алюминаты: 

2Al(т) + 6NaOH(плав) =  2Na3AlO3  + 3H2↑  (tt)  или 
2Al(т) + 2NaOH(плав) =  2NaAlO2   + H2↑ (tt). 

Вытесняет металлы правее алюминия: Al+ FeCl3(р)  = AlCl3  + Fe 
2Al+ 3C2H2(г)  =  Al2(C2)3 ацетилид + 3H2  (500 оС), 

Al2(C2)3  + 6H2O = 3C2H2  + 2Al(OH)3. 
Помните! Алюмотермией из оксидов получают металлы, 

расположенные в ряду напряжения металлов правее алюминия: 
2Al(т) + Fe2O3(т)  = Al2O3  + 2Fe(t),2Al(т) + Cr2O3(т)  = Al2O3 + 2Cr (t), 

[8Al(75%)+ 3Fe3O4(25%)]термит = 4Al2O3 + 9Fe(t,  создается 2400 оС), 
2Al(т) + 3CuO(т)  = Al2O3  + 3Cu  (t),  2Al(т) + WO3(т)  = Al2O3  + W (t), 

4Al(т) + 3ZrO2(т) = Al2O3  + 3Zr  (t). 
Алюмотермией также можно получать Na, K (для них ∆Gо

реакции
< 0, ∆Hо

реакции< 0  и Sо
реакции>0):    2Al + 3Na2O  = Al2O3  + 6Na(t). 

Но оксиды активных металлов при этих условиях взаимодейст-
вуют с Al2O3 с образованием метаалюминатов: 

Na2O+Al2O3=  2NaAlO2. 
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     Поэтому можно записать: 
Al + 2Na2O  = NaAlO2  + 3Na(t) или 2Al + 4Na2O = Na2O.Al2O3 + 6Na. 

В промышленности алюмотермией получают также Ba и Sr;  
при этом так же образуются метаалюминаты: 

2Al(т) + 4BaO(т)  = Ba(AlO2)2 + 3Ba (t), 
2Al(т) + 4CaO(т)  = Ca(AlO2)2 + 3Ca (t). 

●Химические свойства соединений алюминия: 
Оксид алюминия (корунд, амфотерный, плавится при 2070 оС). 
●Получение Al2O3
Из бокситов Al2O3 

.nH2O: 
1)Al2O3 

. 2H2O(т) + 2NaOH(гор.р) + 5H2O = 2Na[Al(OH)4(H2O)2] (р)   (t), 
2) 2Na[Al(OH)4(H2O)2](р) + СО2(г)  = 2Al(OH)3↓+ Na2СO3 + 5H2O или: 

2Na[Al(OH)4(H2O)2](р) + 2СО2(г)  = 2Al(OH)3↓+ 2NaНСO3 + 4H2O, 
3)  2Al(OH)3(т) = Al2O3(т) + 3H2O↑ (400 оС). 

Другой подход при более высокой температуре включает процессы: 
Al2O3 

. 2H2O(т) + 2NaOH(гор.р)  = 2NaAlO2 + 3H2O↑  (220 оС), 
NaAlO2  + 2H2O + СО2(г)  =Al(OH)3↓+  NaНСO3. 

Из нефелина: 
Na2O.Аl2O3

.2SiO2 +2СаСО3= 2CaSiO3 + 2NaAlO2 + 2СО2  (1200 оС), 
NaAlO2  + 2H2O + СО2(г)  =Al(OH)3↓+  NaНСO3. 

Другие методы: 
2AlO(OH)метагидроксид = Al2O3 + H2O↑ (400 оС), 

2Al(CH3COO)3(т)  + 3H2O = Al2O3 + 6CH3COOH  (t). 
●Свойства Al2O3: 

Al2O3(т) +  H2O ≠ ;    Al2O3(т) + H2 ≠ , 
Al2O3(т)  + 2NaOH(распл)  = 2NaAlO2 + H2O↑  (t, сплавление), 
Al2O3(т)  + 2NaOH(р) + 3H2O = 2Na[Al(OH)4]   (упрощенно), 

Al2O3(т)  + 2NaOH(р) + 7H2O = 2Na[Al(OH)4(H2O)2], 
Al2O3(т)  + 6NaOH(р) + 3H2O = 2Na3[Al(OH)6], 

Al2O3(т) + Na2O= 2NaAlO2  (t, плав); Al2O3(т) + К2O(т) = 2КAlO2 (t, плав), 
Al2O3+ Na2СO3пл= 2NaAlO2 + СО2↑;Al2O3  + К2СО3(пл) = 2КAlO2 + СО2↑, 

Al2O3(т) + МеOсплавление= МеAl2O4 шпинели  (Ме = Mg, Са, Sr), 
Al2O3 + 3H2SO4(р)  = Al2(SO4)3  + 3H2O;   Al2O3 + 6HCl(р) = 2AlCl3+3H2O, 

Al2O3(т) + 6HF(г)   = 2AlF3 + 3H2O (t), 
Al2O3(т) + 2BF3  =   2AlF3(т)+ B2O3   (200–400 oC), 

Al2O3(т) + 6H3РO4(р)   =  2Al(Н2РO4)3  + 3H2O, 
Al2O3(т) + 3SO3(г) =Al2(SO4)3 (t); Al2O3(т) + 3SO2(г) =Al2(SO3)3  (t), 

Al2O3(т) + 3К2S2О7(сплавление)  = Al2(SO3)3 + 3K2SO4, 
Al2O3(т) + 6KНSO4(т)= Al2(SO4)3 + 3K2SO4+ 3H2O  (сплавление), 

2Al2O3(т) + 6C(т)= Al4C3 + 6CO↑   (2000 oC), 
Al2O3(т) + 3C(т)  + N2(г) = 2AlN + 3CO↑   (1700 oC), 
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Al2O3(т) + 3C + 3Cl2(р) = 2AlCl3 + 3CO↑  (800 oC, получение AlCl3), 
Al2O3(т) + 3CО + 3Cl2(р) = 2AlCl3 + 3CO2↑  (t, получение AlCl3). 

●Гидроксид алюминияAl(OH)3. 
Al(OH)3 – белый студенистый осадок; амфотерный; с преоблада-

нием основных свойств; вследствие эффекта оляции полимеризуется 
[Al(OH)3]n и стареет вследствие оксоляции [Al(OH)4]-; sp3-гибридизация. 

●Получение гидроксида и метагидроксида: 
2Na[Al(OH)4(H2O)2](р)  + СО2(г)  = 2Al(OH)3↓+ Na2СO3 + 5H2O или 
2Na[Al(OH)4(H2O)2](р)  + 2СО2(г)  = 2Al(OH)3↓+ 2NaНСO3 + 4H2O, 

AlCl3(р) + 3NH3 
. H2O(р)  = Al(OH)3↓+ 3NH4Cl, 

Al(OH)3+NH3
.H2O(р. изб.)  ≠, 

AlCl3(р) + 3NH3
.H2O(р)  = AlO(OH)↓+ 3NH4Cl + H2O (t), 

AlO(OH) (т)  + 3HCl = AlCl3  + 2H2O, 
AlO(OH) (т)  + NaOH(т) = NaAlO2  + H2O (t), 

NaAlO2(т)  + NH4Cl(р) = AlO(OH)↓+ NaCl + NH3, 
Al2(SO4)3  + 6NH3(г) + 6H2O = 2Al(OH)3↓+ 3(NH4)2SO4,
Al2(SO4)3  + 6KHCO3  = 2Al(OH)3↓+ 3K2SO4  + 6CO2↑. 

●Кислотно-основные свойства гидроксида алюминия: 
Al3+ + 3OH- ↔ Al(OH)3↔ H3AlO3 (HAlO2) ↔ 3H+ + AlO3

3- (H+ + AlO2
-), 

[Al(OH)3]n = [AlO(OH)]n↓+ nH2O (оксоляция), 
[AlO(OH)]n = ½ nAl2O3 + ½ n H2O (оксоляция), 

Al(OH)3(т)  + NaOH(р) = Na[Al(OH)4] (упрощенная запись), 
Al(OH)3(т)  + NaOH(р)  + 2H2O = 2Na[Al(OH)4(H2O)2], 

Al(OH)3(т)  + 3NaOH(к) = Na3[Al(OH)6] (разрушение оловых мостиков), 
Al(OH)3(т)  + NaOH(т) = NaAlO2  + 2H2O  (t, спекание или сплавление), 

2Al(OH)3(т)  + Na2O(т) = 2NaAlO2  + 3H2O  (t, спекание или сплавление), 
2Al(OH)3(т)  + Na2СO3(т)   = 2NaAlO2  + 3H2O + СО2↑(t, спекание), 

NaAlO2  + 4H2O ↔ Na[Al(OH)4(H2O)2]гидролиз, 
2Al(OH)3(т)  + 3H2SO4(к.р) = Al2(SO4)3 + 6H2O  (t), 

Al(OH)3(т)  + H2SO3(р) = Al(OH)SO3 + 2H2O, 
Al(OH)3 + HCl(р)= Al(OH)2Cl + H2O; Al(OH)3 + 2HCl(р) = Al(OH)Cl2 + 2H2O, 

Al(OH)3  + 3HCl = AlСl3 + 3H2O;Al(OH)3 +  3HNO3(р) = Al(NO3)3  + 3H2O, 
Al(OH)3(т)  + H2S(р)  ≠ нет реакции с очень слабыми кислотами, 

так как  Al2S3(т) + 6H2O = 2Al(OH)3↓ + 3H2S↑ необратимый гидролиз 
Al(OH)3(т)  + NH3(г)  ≠ нет реакции;   Al(OH)3(т)  + NH3 

. H2O(р) ≠, 
2Al(OH)3 + 12HF(р)+ 3Na2СO3(т) = 2Na3[AlF6]+ 3СО2 ↑+ 9H2Oполучение криолита,

AlO(OH) (т)  + 3HCl = AlCl3  + 2H2O, 
AlO(OH) (т)  + NaOH(т) = NaAlO2  + H2O   (t, сплавление). 

●Гидрид алюминия AlH3(т), или (AlH3)n несолеобразное амфо-
терное соединение; sp3-гибридизация. 

●Двойные гидриды – тетрагидроалюминаты 
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●Получение и свойства: 
Al(CH3)3  + 3H2  = AlH3 + 3CH4 (тлеющий разряд), 

AlCl3+ 3LiAlH4(тетрагидроалюминат) =  4AlH3 +  3LiCl, (в эфире), 
AlCl3(в эфире) + 3LiH(в эфире)  = AlH3 + 3LiCl, 

2AlH3(эфир) + AlCl3(эфир) = 3AlH2Cl, AlH3(т) + 2AlCl3  = 3AlHCl2, 
AlCl3(в эфире) + 4LiH(в эфире) = Li[AlH4] + 3LiCl (лучше применять AlBr3), 
AlH3(т)  + 3H2O  = Al(OH)3↑ + 3H2↑; 2AlH3(т)   = 2Al(т) + 3H2↑ (t> 105 oC), 

2AlH3 + 3В2Н6  = 2Al[ВН4]3 (В2Н6 – кислотный гидрид), 
AlH3(в эфире)  + NaH(в эфире)= Na[AlН4] (аланат лития, солеобразный),

NaAlН4(т)   = AlH3 + NaH      (t< 105 oC, вакуум), 
Li[AlH4](т) +  4H2O   = Al(OH)3↑+ LiOH + 4H2↑,

2Li[AlH4](т)   = 2Al(т) + 2LiH + 3H2↑(125 oC, вакуум), 
3Li[AlH4] (в эфире)  + 4ВCl3 (в эфире) = 2В2Н6 + 3Li[AlCl4], 

3Li[AlH4] (в эфире) + SiCl4 (в эфире) = SiH4↑+ Li[AlCl4], 
2AlCl3(в фуране)+ 4СаН2(в фуране) = Са[AlH4]2 + 3СаCl2,

2Li[AlH4] (в эфире) + MgBr2 (в эфире) = MgН2 
. 2AlH3  + 2LiBr, 

4MgН2(в эфире) +2AlCl3(в эфире) = MgН2 
. 2AlH3  + 3MgCl2, 

3Са[AlH4]2(в фуране)  +2AlCl3 (в фуране) = 8AlH3  + 3СаCl2,
Са[AlH4]2 + 5H2O = Са(ОН)2 + Al2O3 + 8H2↑ (самовоспламенение). 
● Важнейшие соли алюминия 
В водных растворах сильно гидролизуются; AlCl3 – sp2-гибриди-

зация, [AlF6]3- – sp3d2-гибридизация, [Al(H2O)6]3+ – sp3d2-гибридизация. 
Al2O3(т) + 3C + 3Cl2(р) = 2AlCl3 + 3CO↑  (800 oC), 

Al2O3(т) + 3CО + 3Cl2(р) = 2AlCl3 + 3CO2↑ (t), 
AlCl3(т)  + H2O  ↔ Al(OH)2Cl+ HCl, 

2AlCl3(р)  + 3(NH4)2S(р) + 6H2O = 2Al(OH)3↓+ 6NH4Cl + 3H2S↑, 
2AlCl3(р)  + 3Na2S(р) + 6H2O   = 2Al(OH)3↓+ 6NaCl + 3H2S↑,

2AlCl3(р)  + 3Na2СO3 (р) + 3H2O   = 2Al(OH)3↓+ 6NaCl + 3СО2↑, 
AlCl3(р)  + 2NaOH(р) = Al(OH)2Cl+ 2NaCl(при медленном добавлении),

AlCl3(р) +3NaOH(р) = Al(OH)3↓+ 3NaClпри добавлении по каплям и в присутствии NH4Cl, 
AlCl3(р)+ 4NaOH(р) = Na[Al(OH)4]+3NaCl, 

AlCl3(р) + 6NH3(г)  = AlCl3 
. 6NH3; AlCl3+ 3LiГ = AlГ3 + 3LiCl (Г  = Br, I), 

AlCl3  + 4LiNH2 = LiAl(NH2)4   + 3LiCl, 
Al2(SO4)3(p)   + 3Na2SO3 (р) + 3H2O   = 2Al(OH)3↓+ 3Na2SO4 + 3SО2↑, 
2Al(NO3)3(p)  + 3K2СO3(p) + H2O = 2AlO(OH)↓+ 6KNO3 + 3СО2↑(t), 

Al4C3(т) + 12H2O =  4Al(OH)3(т)  + 3CH4(г), 
Al2S3(т) + 6H2O = 2Al(OH)3(т)  + 3H2S   (на воздухе), 

2NaAlO2  + 4H2O ↔ Na[Al(OH)4(H2O)2], 
KAl(SO4)2 

.12H2O квасцы  = Al(OH)3↓+ КНSO4 + H2SO4+ 9H2O   (t), 
AlF3 + H2O  ≠ нет реакции;   AlF3 + кислоты  ≠  ;   AlF3 + основание ≠. 
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Сульфат алюминия применяют для очистки воды: реакция 
Al2(SO4)3(p)   + 3Са(НСО3)2 = 3CaSO4 + 2Аl(ОH)3↓ + 6СO2 

обычно является первым этапом водоочистки (хлопья гидроксида алю-
миния увлекают в осадок различные примеси). 

● Комплексные соединения: 
Понижение концентрации ОН--ионов в растворе смещает равно-

весие вправо: [Al(OH)4]-  ↔ Al(OH)3  +  ОН-: 
Na[Al(OH)4] (р)  = Al(OH)3  + NaOH (разбавление водой до гидролиза). 
Гидроксокомплексы сильнее подвергаются гидролизу, чем соли. 
При добавлении слабой кислоты концентрация ОН--ионов по-

нижается за счет нейтрализации:  
СО2(г) +  ОН-   =   HСO3

-. 
Эти слабые кислоты не могут растворить слабые основания: 

2Na[Al(OH)4] (р)  + СО2(г)  = 2Al(OH)3↓+ Na2СO3 + H2O, 
Na3[Al(OH)6] (р) + 3СО2(г)изб.= Al(OH)3↓+ 3NaHСO3  или 

2Na3[Al(OH)6] (р) + 3СО2(г)  = 2Al(OH)3↓+ 3Na2СO3 + 3H2O, 
Na3[Al(OH)6] (р) + 3SО2(г)изб.= Al(OH)3↓+ 3NaHSO3,

Na3[Al(OH)6] (р) + 3H2S(г) изб. = Al(OH)3↓+ 3NaHS+ 3H2O. 
При добавлении сильной кислоты по каплям: 

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

При добавлении раствора соли, гидролизующейся по катиону с 
образованием кислой среды, также происходит нейтрализация: 

3Na[Al(OH)4] (р) +AlCl3(р) = 4Al(OH)3  + 3NaCl, 
Na[Al(OH)4] (р)  + NH4Cl  = 2Al(OH)3↓+ NH3

.H2O + NaCl, 
3Na[Al(OH)4] (р) +FeCl3(р) = 4Fe(OH)3↓+ 3NaCl. 

При добавлении Al(OH)3: 
Na[Al(OH)4] (р)  = Al(OH)3  + NaOH. 

При нагревании: 
Na[Al(OH)4] = NaAlO2  + 2H2O (t). 

●Разложение основных солей бескислородных кислот: 
Al(OH)2Br= AlOBr+ H2O  (t);  2AlOHCl2  = Al2OCl4 + H2O  (t). 

●Разложение основных солей кислородсодержащих кислот: 
Соль =  оксид + продукт разложения кислоты: 
2AlOH(NO3)2  = Al2O3   +4NO2 + O2 + H2O     (t). 

●Разложение двойных солей: 
2NH4Al(SO4)2 =  Al2O3   + 2NH3  + 4SO3 + H2O    (1200 oC). 

●Получение криолита Na3[AlF6] из глинозема: 
2Al(OH)3(т)  +12HF(р)   + 3Na2СO3(т)   = 2Na3[AlF6] + 3СО2 + 9H2O или 

Al2O3(т)  + 12HF(р)   + 3Na2СO3(т)   = 2Na3[AlF6] + 3СО2 + 6H2O. 
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●Получение криолита Na3[AlF6] способом Лезеканна: 
1) CaF2 + K2SO4 + 4C = CaS +2KF + 4CO, 

2) 2KF + Na2SO4 = 2NaF + K2SO4, 
3) 12NaF + Al2(SO4)3 = 2Na3[AlF6] + 3Na2SO4. 

●Реакция катиона Al3+: 
AlCl3(p) + 3NH3 + 3H2O = Al(OH)3↓белый+ 3NH4Cl. 

В отличие от гидроксида цинка, Al(OH)3 не растворяется в NH3
.H2O. 

При добавлении по каплям в присутствии NH4Cl: 
AlCl3(р) +3NaOH(р) = Al(OH)3↓+ 3NaCl. 
Прокаливание Al(OH)3 с солью кобальта дает синее  окрашивание: 

2Al2(SO4)3(p) + 2Co(NO3)2 = 2Co(AlO2)2 теноровасинь+ 6SO3 + 4NО2 + О2↑. 
Оксихинолин дает желтый осадок, ализарин, хинализарин или 

алюминон – красные осадки. 
2AlCl3(р)  + 3Na2СO3 (р) + 3H2O   = 2Al(OH)3↓+ 6NaCl + 3СО2↑, 

AlCl3(р) +3СН3СООNa + 3H2O = Al(OH)3↓+ 3NaCl + 3СН3СООH. 
Соль алюминия + алюминон  = раствор красного цвета. 
Соль алюминия + ализарин + ОН-= раствор красного цвета. 

3.15. Химия галлия, индия и таллия 

Мягкие легкоплавкие серебристо-белые металлы; tпл: галлий – 
30 оС, индий – 157 оС, таллий – 304 оС; галлий и индий обладают амфо-
терными свойствами; соли галлия (III) гидролизуются сильнее, чем 
соли индия (III), но слабее, чем соли таллия (III); oбычная валентность 
галлия и индия равна трём, таллия – I и III. 

 

 
● Свойства: 

4Э(т) + 3O2  = 2Э2O3(на воздухе, Э = Ga, In);  4In + 3O2 = 2In2O3 (800 °C), 
4In + 3O2 + 6H2O = 4In(OH)3;  4Tl(т) + O2 = 2Tl2O(на воздухе при оу), 

4Tl(т) + 3O2  = 2Tl2O3  (в кислороде при оу), 
2Э(т) + 3Г2  = 2ЭГ3   (Э = Ga, In, Tl, Г=Cl, Br, I, при слабом нагревании), 
2Тl  +  С12 = 2ТlС1  (t), In + Sb = InSb  (800° С), In + As = InAs (800° С), 

2Э(т) + 3S= Э2S3    (Э = Ga, In, Tl, при слабом нагревании), 
2Тl  +  S  = Тl2S (t, сплавление), 2In + S = In2S   (t, сплавление), 

Э(т) + P= ЭP(Э = Ga, In, Tl, при слабом нагревании), 
2Ga + 6H2Oгор.пар = 2Ga(OH)3↓ + 3H2↑;  In + H2Oбез кислорода  ≠, 
2Ga + 4H2Oперегр.пар = 2GaOOHметагидроксид + 3H2↑   (350 °C), 

2Э(т) + 6HCl(p)   = 2ЭCl3  + 3H2↑  (t, Э = Ga, In), 
2In + 6HF + 3H2O2 = 2InF3 + 6H2O (только в присутствии окислителя), 
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2Tl(т) + 2HГ(p)  ≠  (Г = Cl, Br, I);   2Tl(т) + 2HF(p) = 2TlF + H2↑, 
2Т1+2НС1(p)= 2Т1С1↓+Н2↑(практически не идет), 

Т1  + НС1  ≠,   Т1  + СН3СООН  ≠,  Т1  + С2Н2О4  щавелевая   ≠, 
In + H2S = In2S + H2   (1000 °С), 

2Э(т) + 3H2SO4(р) = Э2(SO4)3  + 3H2     (t, Э = Ga, In), 
2Tl(т)+ H2SO4(р)= Tl2SO4↓+ H2 (практически не идет),

2In  +  6НС1(конц) =  2 InС13  +  3Н2↑ (t), 
2In  +  3H2SO4(конц) +  3H2SO4(конц) = In2(SO4)3  + 3SO2  +  6Н2О   (t), 

Ga  +  3HNO3(конц) + 3HNO3(конц) =  Ga(NO3)3 + 3NO2 + 3H2O (также In), 
In + HNO3(ум.конц) + 3HNO3(ум.конц) = In(NO3)3 + NO + 2H2O, 

3Т1  +  HNO3 (разб.) +  3HNO3 (разб.)=  3TlNO3  +  NO  +  2H2O, 
2In + 6H2C2O4щавелевая = 2H3[In(C2O4)3] + 3H2 ,   In + СН3СООН ≠, 

2Ga + 2NaOH(p)    + 6H2O = 2Na[Ga(OH)4] + 3H2  или 
2Ga  +  6КОН(p)  +  6Н2О  =  2К3[Ga(OH)6]  + 3Н2↑ (идет медленно), 

2Ga  +  3К2СО3(p)  +  9Н2О  =  2К3[Ga(OH)6]  + 3Н2↑+ 3СО2, 
Э(т) + NaOH(p)  ≠  ( Э = Tl, In), Ga + Н2 ≠, Ga + С≠, Ga + N2 ≠, Ga + В ≠, 

Ga  +  NH3 = GaN  +  3/2H2      (t), 
In +  Br ≠,  In +  C ≠,    In +  Si ≠,   In +  Н2≠ . 

● Получение: 
Tl2SO4(p)    + 2H2O = 2Tl + О2 + H2 + H2SO4 (электролиз раствора в  H2SO4), 

Э2(SO4)3(p)+ 4H2O = 2Э + 2О2 + H2 + 3H2SO4 (Э = Ga, In, электролиз раствора), 
Тl2О3   + 3H2 = 2Tl + 3H2O   (t),      Тl2О3  + 3С = 2Tl + 3СО  (t), 

Тl2О   + H2 = 2Tl + H2O  (t),     Тl2О+ С = 2Tl + СО   (t). 
●Оксиды галлия, индия и таллия (III) 
Ga2O3 – амфотерный оксид белого цвета; In2O3 – амфотерный 

оксид желтого цвета; Tl2O3 – основный оксид коричневого цвета;  
Ga2O3<In2O3<Tl2O3 – окислительные свойства увеличиваются; в воде 
не растворимы; Tl2O – основный оксид черного цвета; образует ще-
лочь; Ga2O и In2O – неустойчивые черного цвета вещества, Э2O – вос-
становитель; pастворимость оксидов Э2О3 в кислотах увеличивается в 
ряду GaInTl. 

●Получение: 
4Э(т) + 3O2  = 2Э2O3  (t);   2Э(ОН)3(т) = Э2O3  + 3H2O  (t), 

4Э(NО3)3 = 2Э2O3 + 12NО2 + 3O2 (t); 2Э2(SO4)3 = 2Э2O3  + 6SO2 + 3O2(t), 
TlNО3 + 6KOH+ 2Cl2 = Tl2O3↓ + 2KNО3+ 4KCl + 3H2O, 

4Tl  + O2  = 2Tl2O (140оС),    2TlOH = Tl2O  + H2O (110 оС). 
●Свойства: 

In2O3  + 3H2SO4(p) = In2(SO4)3 + 3H2O   (также и галлий), 
In2O3 + 6HCl(p) = 2InCl3 + 3H2O       (также и галлий), 

In2O3 + 3H2 = 2In + 3H2O (700–800° С), In2O3 + 3С = 2In + 3СО(700–800° С), 
In2O3 = In2O↑черный + O2   (1200° С); Tl2O3(т) = Tl2O(т) + O2  (100 оС), 
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Tl2O3(т) + 6HCl(p)     = 2TlCl↓+ 2Cl2 + 3H2O, 
Э2O3  + Na2СO3  =  2NaЭО2галлаты,индаты, таллаты + СО2, 

Ga2O3 + Na2CO3 = 2NaGaO2 + CO2    (t), 
3Ga2O = 4Ga + Ga2O3  (700 оС, в вакууме), 

2Ga2O+ H2SO4+ 6H2SO4= 2Ga2(SO4)3+H2S+6H2O (сильный восстановитель), 
2In2O + H2SO4   + 6H2SO4  = 2In2(SO4)3  + H2S +  6H2O (сильный восстановитель), 

Tl2O(т) + H2O  = 2TlOHщелочь;  Т12О  +  2HNO3(разб.) = 2TlNO3  +  H2O, 
2TlOH + СО2 = Tl2СO3  + H2O;  Tl2СO3  + СО2 + H2O  = 2TlНСO3,

2TlOH + SiО2 = Tl2SiO3  + H2O (разьедает стекло);  2TlOH = Tl2O + H2O (50 оС), 
Tl2SO4(p)  + Ва(OH)2(p) = 2TlOH + ВаSO4↓. 

●Гидроксиды галлия, индия и таллия (III) 
Не растворимые в воде студенистые осадки; 

Ga(OH)3<In(OH)3<Tl2O3
.3H2O – основные свойства усиливаются; 

Ga(OH)3 – амфотерность выражена сильнее, чем у Al(OH)3; кислотные 
свойства преобладают; In(OH)3 – амфотерный, основные свойства пре-
обладают; Tl(OH)3 – основный гидроксид. 

●Получение: 
ЭCl3(p)    + 3NaOH(p) = Э(ОН)3↓  + 3NaCl    (Э = Ga, In), 

ЭCl3(p)    + 3NH3
. H2O= Э(ОН)3↓  +3NH4Cl   (Э = Ga, In), 

Na[Э(OH)4] (р)  + СО2(г)   = Э(OH)3↓+ NaНСO3   (Э = Ga, In), 
гидроксогаллаты, гидроксоиндаты 

Na[Э(OH)4] (р) + H2S(г)  = Э(OH)3↓+ NaHS + H2O (Э = Ga, In), 
Tl2SO4(p)  + 2NaOH(p) + 2Н2О2  = Tl2O3

. 3H2O↓  + Na2SO4. 
●Свойства гидроксидов: 

Э(OH)3+ NaOH(p)+ 2Н2О= Na[Э(OH)4(H2O)2]тетраэдр.(Э = Ga, In), 
Na[Э(OH)4(H2O)2] = NaЭО2 + 4Н2О (t), 

Э(OH)3 + 3NaOH(p)   = Na3[Э(OH)6]октаэдр.(Э = Ga, In), 
Na3[Э(OH)6] = Na3ЭО3 + 3Н2О (t), 

Tl(ОН)3+ NaOH(p)   ≠,   TlОН + NaOH(p)   ≠, 
2Э(OH)3 + 3H2SO4   = Э2(SO4)3 + 6Н2О;  Ga(OH)3 = GaOOH + Н2О (t), 

2GaOOH = Ga2O3
.H2O(t), Ga2O3

.H2O = Ga2O3 + Н2О(t). 
●Гидриды галлия, индия и таллия – неустойчивые ковалент-

ные соединения, AlH3>GaH3>InH3>TlH3 – устойчивость ослабевает; 
твердые вещества полимеры; легко отшепляют водород; сильные вос-
становители; легко окисляются кислородом. 

●Получение: 
хGaCl3  + 3xLi[GaH4]тетрагидридогаллат = 4(GaH3)x+ 3xLiCl (0 оС, в эфире),

xLi[ЭH4] в эфире  = (ЭH3)x + xLiH  (до –25 оС). 
●Свойства: 

GaH3 + 3Н2О  = Ga(OH)3↓ + 3Н2;  GaH3 + 3HCl = GaCl3 + 3Н2  (–90 оС),
2GaH3 = 2Ga + 3Н2 (t, вакуум); ЭH3 = ЭH+ Н2(Э = Tl, In, при оу), 
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2ЭH + 2О2 = Э2O3  + Н2О   (Э = Tl, In, легко окисляются), 
2ЭH3 + 3О2 = Э2O3  + 3Н2О  (Э = Ga, Tl, In), 

ЭCl3   + 4LiH =  Li[ЭH4]  + 3LiCl↓  (в эфире), 
2Li[GaH4](т)    = 2LiH  + 2Ga  + 3Н2  (при оу), 

2Li[ InH4](т)    = 2LiH  + 2In + 3Н2    (0 оС), 
Li[ЭH4](т)   +  4Н2О  =  Na[Э(OH)4] + 4Н2   (идет бурно), 

NaGaH4 + 4H2O = Ga(OH)3 + NaOH + 4H2. 
●Галогениды растворимы в воде и спиртах; галогениды таллия – 

сильные окислители, GaCl3>InCl3>TlCl3 – устойчивость уменьшается. 
●Получение: 

2Э(т) + 3Г2  = 2ЭГ3    (Э = Ga, In, Tl, Г=Cl,Br,I, при слабом нагревании), 
2Э2O3 + 3SF4 = 4ЭГ3 + 3SO2;  ЭГ3 

.4Н2О + 4SOCl2 = ЭГ3  + 4SO2 + 8HCl, 
(NH4)2ЭF6  = ЭГ3 +3NH4F(600 оС);  ЭГ3  + 2Э =  3ЭГ( t,  Э = Ga, In). 

●Свойства: 
2TlCl3 = Tl[TlCl4] + Cl2    (80 оС);  Tl[TlCl4] = 2TlCl + Cl2    (180 оС),

2GaCl3  = 2GaCl  + 2Cl2    (1030 оС), TlCl3 + HCl + 3Н2О = HTlCl4 
.3Н2О, 

TlI3  + NaI  =  Na[TlI4],   TlI  →не получен, 
TlCl3 окислитель+ K2SO3 восстановитель + Н2О = TlCl+ K2SO4 + 2HCl, 

2TlCl3 окислитель+ 3Na2Sвосстановитель = Tl2S↓ + 2S↓+ 6NaCl, 
2GaCl3 + 3Na2S+ 6Н2О =2Ga(OH)3↓+ 3H2S+ 6NaCl, 

TlNO3+ 4HNO3конц=Tl(NО3)3 + 2NO2 + 2Н2О; 3ЭГ= ЭГ3 + 2Э (t, Э = Ga, In). 
●Нитриды ЭN 
●Получение: 

Ga2O3 + 2NH3 = 2GaN + 3H2O (1050 оС);  2Ga+ 2NH3 = 2GaN + 3H2 (1200 оС), 
(NH4)3GaF6 гексафторогаллат =  GaN + 2NH4F + 4HF (700 оС, в вакууме), 

(NH4)3InF6  =  InN + 2NH4F + 4HF (700 оС, в вакууме), 
ЭГ3

.NH3   =  ЭN  +  3HCl  (900–1000 оС). 
●Свойства: 

GaN + Н2О  ≠,  GaN + КОН  ≠,    GaN + кислоты ≠ ;  InN + Н2О  ≠, 
InN + 3КОН = In(OH)3↓ + K3N,  InN + 3HCl = InCl3 + NH3, 

4InN + 3O2 =  2In2O3 + 2N2     (300 оС). 
 
 
3.16. Химия щелочных металлов (Li, Na, K, Rb, Cs) 

ЩЭ – серебристо-белые легкоплавкие металлы; цезий – золотисто-
желтый; литий хранят под слоем эфира, остальные – под слоем керосина 
или жидкого парафина. Хранящиеся под слоем керосина щелочные метал-
лы обычно покрыты пленкой из оксидов и пероксидов (литий-смесью нит-
рида и оксида), калий – слоем надпероксида. Li2O.Al2O3

.4SiO2 – сподумен, 
NaCl – каменная соль,  Na2SO4

.10H2O – глауберова соль (мирабилит), Na3AlF6 –  
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криолит, KCl – сильвин, KCl.NaCl – сильвинит, KCl.MgCl2.6H2O – карнал-
лит. Окрашивают пламя: Li+ –  в карминово-красный, Na+– в желтый, 
К+– в бледно-фиолетовый, Rb+– в темно-красный, Cs+– в бледно-голу-
бой;  литий по мягкости приблизительно такой же, как свинец, натрий – 
как воск,а К, Rb и  Cs – еще мягче. Щелочные металлы обладают высо-
кой сжимаемостью, электро- и  теплопроводностью. Литий – самый 
легкий из твердых веществ, существующих при  комнатной темпера-
туре. На воздухе щелочные металлы легко окисляются (Rb и Cs само-
возгораются), реакция ускоряется под действием влаги. В совершенно 
сухом кислороде при комнатной температуре натрий не окисляется и 
сохраняет блестящую поверхность; легкий изотоп лития служит для-
промышленного получения трития:  6

3Li + 10n = 31Н + 42Не. 

 
 

●Получение щелочных металлов 
Электролиз расплавов солей и щелочей: 

2LiCl(расплав)= 2Li(ж) + Cl2↑(эвтектический расплав LiCl + KCl), 
2NaCl(расплав)= 2Na + Cl2↑(600 оС, электролит: 40%NaCl + 60%CaCl2), 
4NaOH(расплав)= 4Na + 2H2O + O2↑ (t, катод–железо, анод–никель, tпл.=321 °С), 
2KCl(расплав) =   2K + Cl2↑ (t, электролит: KCl + K2CO3 , катод – Pb). 

Металлотермический метод: 
3Li2O(т) + CaO(т) + 2Al(т) = CaO.Al2O3 + 6Li↑   (300 оC, вакуум), 

Na(пар)  + KOH(расплав)  = NaOH + K↑  (440 оC), 
Na(пар) + KCl(плав) = NaCl + K↑ (800 оC);   Na(пар)+ KF(плав)= NaF + K↑ (t), 

3Na2O(т) + 2Al(т) = Al2O3 + 6Na↑    (300 оC, вакуум), 
2Аl + 4СаО + 6КСl = 3СаСl2 + СаО.Аl2О3 + 6К↑, 

2MeOH + 2Mg = 2Me + 2MgO + H2   (Me = Rb, Cs), 
2MeCl + Ca = CaCl2 + 2Me↑ (700–800 оС, Me=Rb, Cs), 

2Me2СО3  + Zr  =  4Me↑+ ZrO2 +  2CO2↑   (650 оС, Me = Li, Rb, Cs), 
2CsCl + Са= CaCl2 + 2Cs↑, цезий отгоняется, 

3Mg + Рb2СО3= 2Rb↑ + 3MgO + С, рубидий отгоняется. 
Силикатный метод: 

Si + 2Li2O = SiO2 + 4Li   (t), 
2Li2O + 2CaO + Si = [2CaO.SiO2] + 4Li↑ (300 оC, вакуум), 

Si + 4СаО + 4КСl= 2СаСl2 + 2СаО.SiО2 + 4К↑. 
Термолиз сложных веществ: 

2MeN3  = 2Me↑ + 3N2↑(300 оC, Me = Na, K, Rb, Cs),  LiN3 не разлагается, 
2КСl + СаС2 = 2К↑ + CaCl2 + 2С. 
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Восстановление соды (старый метод): 
Na2СО3  + 2С  =  2Na↑ + 3CO↑ (прокаливание). 

Метод Грейсхейма: 
2KCl + CaC2 = 2K↑ + CaCl2 + 2C  (t);   2KF + CaC2 = 2K↑ + CaF2 + 2C  (t). 

СаС2 + 2CsCl = 2С + CaCl2 + 2Cs↑, цезий отгоняется. 
●Химические свойства: 
Взаимодействие с кислородом: 

4Li(т) + O2(г) = 2Li2O(основной продукт),  2Li (т) + O2(г)= Li 2O2 (побоч. продукт), 
2Na(пл) + O2= Na2O2 (350 оC, основной продукт), Na2O2 (т)+ 2Na(т)= 2Na2O, 

Na(т) + O2(г)   =  NaO2(300 оC), 
4Ме(т) + O2(г)   = 2Ме2O    (побочный продукт, Ме = Na, K), 

Me(т) + O2(г) = MeO2желтый (надпероксид-основной продукт, Me = K, Rb, Cs). 
Таким образом, при горении щелочных металлов в атмосфере 

кислорода обычно  образуются различные продукты: 
●литий образует нормальный оксид: 

4Li(т) + O2(г)  =  2Li2O,     ∆Gо
 реакции  = –562 кДж/моль; 

●натрий переходит в пероксид: 
2Na(т) + O2(г)  = Na2O2  пероксид ,    ∆Gо

 реакции =  –447 кДж/моль, 
что связано с протеканием двух последовательных реакций: 

1) 2Na(т) +  ½ O2(г)  = Na2O,  ∆Gо
 реакции =  –377 кДж/моль, 

2) Na2O(т)  +  ½ O2(г)  = Na2O2 ,∆Gо
 реакции =  –70 кДж/моль; 

●калий, рубидий и цезий при этих условиях образуют надпе-
роксиды (супероксиды): Me(т) + O2(г)  =  MeO2 надпероксид , 
что связано с протеканием трех последовательных реакций (в расчете 
на 1 моль эквивалентов калия): 

1)  К(т)  + ¼ O2(г)  =  ½ К 2O, ∆Gо
 реакции =  –166 кДж, 

2)  ½ К 2O(т)  + ¼O2(г)   =  ½ К 2O2, ∆Gо
 реакции =  –49 кДж, 

3)  ½ К2O2  +  ½ O2(г)   =  КO2, ∆Gо
 реакции =  –23 кДж, 

отсюда в соответствии с законом Гесса получим: 
К(т)  +  O2(г)  =   КO2,   ∆Gо

 реакции =  –238 кДж/моль. 
Взаимодействие с другими неметаллами: 

2Na(т)  + H2(г) = 2NaH (360–400 оC), 
2Li(т)  + H2(г) = 2LiH (700–800 0C);  2K(т) + H2(г) = 2KH (400 оC, Rb, Cs), 

6Li(т)  + N2(г) = 2Li3N(медленно – в оу, быстро – при 250 oC), 
6Me(т) + N2(г)   = 2Me3N  (t, Me = Na, K, Rb, Cs), 

Me3N + 3H2O = 3МеОН + NH3↑,  2Na3N  = 6Na + N2↑  (200 оC), 
Me3N + 3H2  = 3МеН + NH3↑   (t,  Na3N – при 120 oC), 

Me3N = 6Me + N2↑  (t, Me = K, Rb, Cs, взрыв), 
6Me(т) + 2P(т) = 2Me3P (t, Me = Li, Na иК);  Me3Р + 3H2O= 3МеОН + РH3↑, 

2Me(т) + 5P(т) = Me2P5  (t, Me =  Na, К, Rb, Cs), 
2Me(т) + S(т) = Me2S     (t, Me = Li, Na, K;  S, Se, Te – взрыв), 

2Me(т) + Cl2(г) = 2МеCl (Me = Li, Na, K, Rb, Cs; Cl, F, Br, I, самовоспламенение) 
2Me(т) + C(т)  = Me2C2   (800 оC, Me = Li, Na), 
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Me2C2 + 2H2O = 2MeOH + C2H2↑ (медленный доступ воды, иначе – взрыв), 
Me2C2 + H2O = Me2O + 2C + H2↑ (взрыв),  4Li(т) + 3C(т)  = Li4C3  (t) 

Me(расплав) + Si  = MeSi  (600–700 oC, Me = Na, K, Rb, Cs), 
2MeSi  + 3H2O = Me2SiO3 + SiH4↑+ H2↑ взрыв,

2Li(расплав)+ Si = Li2Si (600–700 oC) или  4Li(расплав)+ Si = Li4Si (600–700 oC), 
Li4Si(т)+ 4H2O = 4LiOH + SiH4↑. 

Взаимодействие со сложными веществами: 
Интенсивность взаимодействия с водой значительно увеличива-

ется в ряду Li–Cs; реакция с водой Rb и Cs протекает со взрывом. 
2Me(т)  + 2H2O = 2MeOH(р) + H2↑  (Me = Li, Na, K – воспламен., Rb и Cs – взрыв.), 

6Me (т) + Al2O3(т)   = 2Al + 3Me2O    (t , Me  =  Na, K), 
3Me (распл) + AlCl3(распл) = Al + 3MeCl   (t , Me =  Na, K), 

2Me(т)  + 2НCl  = 2MeCl  + H2↑  (холод, Me = Li, Na, K), 
2Me(т)  + 2C2H2 =  2MeHC2 + H2↑  (t, Me = Na: 100 оC, K: 50 оC), 

2MeHC2 =  Me2C2 + C2H2      (t >200 оC), 
2Me(т)  + C2H2 = Me2C2 + H2↑ (t>200 оC, Me = Na, K), 

2Na(т)  + H2SO4(безвод)  = Na2SO4(р)  + H2↑  (холод, также Li, K), 
8Na(т)  + 10HNO3(к)     =    8NaNO3 + N2↑  + 5H2O, 

8Na(т)  + 10HNO3(р)  = 8NaNO3 + NH4NO3 + 3H2O  (холод, также Li, K), 
2Me(распл) + 2H3N(г)  = 2MeNH2(амид) + H2↑ (t), 

MeNH2(амид) + H2O = H3N↑ + MeOH, 
2Li(распл) + H3N(г)  = Li2NH(имид) + H2↑   (400 oC), 

Ме2NH(имид) + 2H2O = H3N↑ + 2MeOH, 
4Na/Hgамальгамма + NaNO2 + 2H2O = Na2N2O2гипонитрит+ 4NaOH, 

2Na + 2С2Н5ОН = 2С2Н5ОNa + H2↑, уничтожение остатков Na; 
2Na + 2С6Н5ОН = 2С6Н5ОNa + H2↑, 

2Na(т) + 2СН3Cl = С2Н6 + 2NaCl (реакция Вьюрца). 
Калий и рубидий имеют природные радиоактивные изотопы 40

19K  и  87
37Rb: 

40
19K + e-=  40

18Ar + γ,    87
37Rb =87

38Sr + e- (β-распад). 
●Оксиды щелочных металлов Me2O 
Оксиды Na2O, K2O, Rb2O, Cs2O могут быть получены при не-

достатке кислорода или спекании в стехиометрических количествах 
металла и пероксида. Оксиды окрашены: Li2O и Na2O – бесцветные, 
K2O и Rb2O – желтые, Cs2O – оранжевый (при увеличении размера ио-
на поляризуемость увеличивается, соединения становятся окрашенны-
ми). Пероксиды Э2O2 содержат диамагнитный ион O2

2-, надперoксиды 
ЭO2 содержат парамагнитный ион O2-, эти ионы отличаются от ней-
тральной молекулы O2 наличием соответственно двух и одного элек-
тронов на разрыхляющих орбиталях л*2р. Пероксиды и надпероксиды 
щелочных металлов – сильные окислители. 

●Получение: 
2Me2O2 (т)   =  2Me2O  +  O2 ↑(t);  Na2O2   + 2Na = 2Na2O   (t), 

3NaN3 + NaNO2 = 5N2↑+ 2Na2O (t, ММК); 
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6Na+ 2NaNO2(распл)= N2↑+ 4Na2O (t), 
2NaOH(распл) + 2Na= 2Na2O + H2↑(t);   10K+ 2KNO3(распл)= N2 ↑+ 6K2O(t), 

5NaN3(т) + NaNO3(т) = 8N2↑+ 3Na2O (t, вакуум), 
2LiOH(распл) = Li2O + H2O (600 oC);   4LiNO3(т) = 2Li2O + 4NO2↑+ O2↑(t), 

Li 2CO3 (т) = Li2O + CO2↑  (730 oC, вакуум), 
4Ме(распл) + O2(г)недостаток   = 2Ме2O  (Ме = Rb, Cs). 

●Свойства оксидов щелочных металлов: 
2Na2O(т) + O2(г)  = 2Na2O2   (250–300 оC, также Li, K), 

Me2O(т) + H2O(ж) = 2MeOH  (Li2O – медленно, остальные – быстро), 
Me2O + 2HCl(p)= 2MeCl+ H2O; Me2O+ H2(г)= MeH + MeOH (Ме = Na, K, Rb, Cs), 

Me2O(т)  + CO2(г) = Me2CO3        (Ме = Li, K, 450 оC),
Me2O(т)  + 2CO2(г) + H2O(ж) = 2MeHCO3;   Me2O(т) + SO3(г)= Me2SO4, 

Me2O(т) + SiO2(т)  = Me2SiO3    (1200–1300 оC, Ме =Li, Na), 
2Me2O(т) + SiO2(т)  = Me4SiO4  (t >1000 оC, Ме = Li, Na), 

Na2O(т)  + SO2(г) = Na2SO3; Me2O(т) + Mg = 2Me + MgO (t > 800 оC), 
Me2O(т) + NH3(ж) = MeNH2 + MeOH  (50 оC, Ме= K, Na), 

Na2O(т)  + NO + NO2  = 2NaNO2     (250 оC), 
Me2O(т) + 2H2S  = 2MeHS + H2O   (Me=Li, Na, K), 

К2O(т)   + ZnО(т)   = K2ZnO2     (сплавление, также с Na2O), 
Na2O(т)  +2Al(OH)3(т) = 2NaAlO2  + 3H2O    (сплавление), 

2Cs2O  = 3Cs  + CsO2    (в оу). 
●Пероксиды Me2O2 [24, 27] 
Пероксиды – сильные окислители, являются солями пероксида 

водорода Н2O2. Кислотные свойства Н2O2 выражены очень слабо, при 
растворении в воде подвергаются почти полному гидролизу. 

●Возможные пути получения: 
2LiOH(спиртовый раствор) + H2O2(30%) = Li2O2  + 2H2O, 

2Мев жидком аммиаке + O2(г)= Me2O2    (Me = K, Rb, Cs), 
Ме в жидком аммиаке + O2(г)= MeO2 надпероксиды   (Me = K, Rb, Cs), 

ВаO2 + Na2SO4 = ВаSO4 + Na2O2, H2O2(р) + 2NaOH(р)+ 6H2O = Na2O2 
. 8H2O, 

H2O2(р) +  Na2СО3(р) = Na2O2  + CO2 + H2O. 
●Кислотно-основные свойства пероксидов: 

Me2O2 (т) + 2H2O ↔ 2MeOH + H2O2  (холод, полный гидролиз), 
Me2O2 (т) + H2O ↔ MeOH + МеHO2  (неполный гидролиз). 
Образующийся пероксид водорода в щелочном растворе быстро 

разлагается: 
2H2O2  =   2H2O+ O2. 

Тогда суммарный процесс можно написать так: 
2Me2O2 (т) + 2H2O = 4MeOH + O2, 

Me2O2 (т) + 2HCl(pр)  = 2MeCl + H2O2    (холод), 
Me2O2 (т) + H2SO4 (р)  = Me2SO4 + H2O2    (холод). 
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●Окислительно-восстановительные свойства пероксидов: 
2Me2O2(т) + 2H2O = 4MeOH + O2   (t), 

2Me2O2 (т) + 2H2SO4 (pр)  = 2Me2SO4 + 2H2O+ O2   (t), 
5Me2O2(т)+ 2KMnO4+ 8H2SO4 (p) = 2MnSO4 + 5Me2SO4+ K2SO4+ 8H2O+5O2, 

Na2O2(т) + 2FeSO4+ 2H2SO4 (p) = Fe2(SO4)3+  Na 2SO4 + 2H2O (также с К), 
2Me2O2(т) + 2CO2(г) = 2Me2CO3 + O2(г) (регенерация воздуха в противогазах), 

Me2O2(т) + CO(г) = Me2CO3;   Na2O2(т) + O2(г)  = 2NaO2   (450–500 оC), 
2Me2O2(т) + S(т) = Me2SO3 + Ме2O, 

4Me2O2(т) + PbS(т) + 4H2SO4(p) = PbSO4↓+ 4Me2SO4 + 4H2O,
3Na2O2(т) + 2Al (т) = 2NaAlO2 + 2Na2O   (70–120 0C, взрыв), 

Na2O2(т) + 2Na = 2Na2O (t);   2Na2O2(т) + 2Mg(т) = 2MgO + 2Na2O (t, взрыв), 
2Na2O2(т) + 2Mn (т) = 2MnO + 2Na2O    (t, взрыв), 

Na2O2(т) + 2NaI(p)  + 2H2SO4 (p) = I2 + 2Na2SO4 + 2H2O, 
Na2O2(т)  + C2Н5ОН= C2Н5ОNa + NaНO2↓ гидропероксид, 

Na2O2(т) + 2FeSO4 + 2H2SO4 (p) = Fe2(SO4)3  + Na2SO4 + 2H2O (также с К). 
●Надпероксиды MeO2    (Me = Na, K, Rb, Cs) 
В надпероксид-ионе [О2]- ([О+О-2]-) одной атомной частице ки-

слорода приписывают степень окисления (-2), а другой – (+1). 
●Получение: 

Ме  +  О2 воздух = МеО2 желтые (сжигание, Ме = K, Rb, Cs), 
К  +  О2(г) =  КО2 , Na  +  O2(г)     =  NaO2  (давление), 

Na(в аммиаке) + H2O2  = NaO2 + H2↑;  Na2O2  + O2(г)  = 2NaO2  (400 оC, Р). 
●Свойства: 

2MeO2(т) = Me2O2  +  O2↑ (100–270 оC);   4MeO2 (т) = 2Me2O + 3O2↑ (400–675 оC), 
2MeO2 (т)   + 2H2O  = 2MeOH + H2O2 +  O2↑   (холод), 
2MeO2 (т)   + H2O  = MeOH +  MeHO2 +  O2↑  (холод), 

2КО2 (т) + 2H2O  = 2КОН+H2O2 +  О2↑  (холод), 
2NaHO2 (т)   = 2NaOH + O2↑ (оу) 

4MeO2 (т)  + 2H2O(пар) = 4MeOH + 3O2↑ (при t >20 оC пероксид не образует-
ся, что связано с тем, что в щелочном растворе быстро разлагается). 

4MeO2   + 2CO2(г) = 2Me2CO3 + 3O2   (регенерация воздуха), 
4КО2(т)+ 2СО2(г)= 2К2СО3  + 3О2    (используют в противогазах), 

2MeO2(т)  + CO(г) = Me2CO3 + O2↑(100 оC), 
2NaO2(т)  + 2CO2(г) = Na2C2O6  надкарбонат+ O2↑(t<10 оC), 

Na2O2 оксилит + 2КО2(т)  + 2СО2   = К2СО3  + Na2СО3  + 2О2, 
2MeO2(т)  + SO2(г) = Me2SO4 + O2↑;   2MeO2(т)  + 2NO2(г) =  2KNO3 + O2↑, 

4KO2(т)  + 2H2O+ 4CO2(г) = 4KHCO3 + O2↑,
2MeO2 + 2HCl = 2KCl + H2O2 + O2↑, 

MeO2 + Al = MeAlO2 (100 оC);   2MeO2  + S (т)  = Me2SO4, 
2MeO2  + H2SO4 (p)  = Me2SO4 + H2O2 + O2↑. 
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●Озониды MeO3   (Me = Na, K, Rb, Cs) [27] 
Озонид-ион [О3]- или [О2О]- :  ([О-2О+3О-2]-); озониды – сильные 

окислители, но проявляют и восстановительные свойства: частицы О-2  

проявляют восстановительные, а частицы О+3 – окислительные свойства: 

 
Атомные частицы О-2 окисляются с образованием O2

0, а атом-
ные частицы О+3 восстанавливаются до О-2, т.е. происходит внутри-
ионное окисление-восстановление.  

●Получение озонидов: 
Ме + О3 =  МеО3  (самопроизвольно),

4МеOH(т) + 4О3 = 4МеО3  + 2H2O+ O2↑  или 
2KOH(т)+2KOH(т)+ 4О3(г)=  4КО3 красный + 2H2O + O2↑, 

MeO2 +О3  = МеО3  +  O2↑(Me = K, Rb, Cs), 
Me2O2 (т) +  2О3  = 2МеО3  +  O2↑(Me = K, Rb, Cs). 

●Свойства озонидов: 
2MeO3(т)  = 2MeO2 +O2↑(Na – при хранении; К, Rb – при 20–60 оC; Cs – при 100 оC), 

4MeO3(т) + 2H2O  = 4MeOH + 5O2↑  или 
4КО3(т) + 2H2O = 4KOH + 5O2↑   (мгновенно), 

12MeO3(т) + 12HCl(pр) = 12MeCl + 6H2O+ 15O2↑(холод, Me = K, Rb, Cs), 
2MeO3(т) + 4HCl(pр) = 2MeCl + 2H2O+ 2O2↑+ Cl2  (t, Me = K, Rb, Cs), 

4MeO3(т)  + 3CO2(г) + H2O(ж) = 2MeHCO3 + Me2CO3 + 5O2↑, 
4MeO3(т) + 2CO2(г)  = 2Me2CO3 + 5O2↑,
2MeO3(т) + CO2(г)  = Me2CO3 + 2O2↑,

6MeO3(т)  +  5Sрасплав = Me2SO4  + 2Me2S2O7,
8КО3(т)+ NH3(г)+ 2H2O =КNО3 + 8О2↑+ 7КОН, 

4NH4О3(т)красный = 2NH4NО3 + О2↑+ 4H2O(–125 оC). 
●Получение и свойства гидроксидов MeOH (Me = Li, Na, K, Rb, Cs) 
Бесцветные гигроскопичные кристаллические вещества, за ис-

ключением LiOH; на воздухе расплываются и образуют щелочи; лег-
коплавки и очень хорошо растворимы в воде (за исключением LiOH); 
щелочи жадно поглощают из воздуха влагу и СO2 с образованием кар-
бонатов; от примеси карбонатов освобождают перекристаллизацией из 
этанола, в котором карбонаты практически не растворимы. Щелочи 
при плавлении разрушают стекло и фарфор; за исключением LiOH; 
термически устойчивы до температуры более 1000 °С; LiOH разлагает-
ся при температуре красного каления на Li2O и Н2O; склонность к об-
разованию кислых солей и их термическая стойкость увеличиваются в 
ряду Li–Cs. 

2Me(т) + 2H2O =  2MeOH + H2;    Me2O(т) + H2O = 2MeOH, 
MeH(т) + H2O = MeOH + H2↑;  Me2SO4(р) + Ba(OH)2(р)  = BaSO4↓+ 2MeOH, 
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Me2CO3(р)    + Са(OH)2(р)  ↔ СаCO3↓ + 2MeOH (t, алхимики), 
2MeCl(р)  + 2H2O= 2MeOH +  H2↑+ Cl2↑(электролиз раствора с диафрагмой), 

2NaCl(р) + 2H2O= 2NaOH + H2↑+ Cl2↑ 
(электролиз раствора; 300г\л;, 60–90 оС; 3,6В; катод – сталь, анод – графит), 

2Na/Hg + 2H2O= 2NaOH + H2↑+ 2Hg 
(электролиз раствора соли; 100 град; катод – ртуть, катионы  Na+ восстанавливаются на катоде, образуя амальгаму;  Ме – ЩМ). 

●Взаимодействие щелочей с металлами: 
2NaOH(р) + 2Al(т) + 10H2O = 2Na[Al(OH)4(H2O)2] + 3H2↑(также Sc, Ga, In), 

2NaOH(р) + 2Al(т) + 6H2O = 2Na[Al(OH)4] + 3H2↑ (упрощенно), 
2NaOH(р) + Zn(т) + 2H2O = Na2[Zn(OH)4] + H2↑ (также Be, Sn, Pb), 
NaOH(расплав) + Ме = Na2O + МеО + H2↑(Ме = Ti, Ta, Cr, Mn и др.), 

NaOH(расплав)   +   2Na ↔ Na2O  +  NaH (холод), 
NaOH(расплав)   +   2Na  = 2Na2O  +  H2 (t). 

●Взаимодействие щелочей с неметаллами: 
2NaOH(р)  + Si(т) + H2O = Na2SiO3 + 2H2↑, 

6NaOH(р)  + 3S(т) = Na2SO3 + 2Na2S + 3H2O  (t), 
6NaOH(р) + 4S(изб) = Na2S2O3 + 2Na2S + 3H2O  (t), 

2KOH(р)  + Cl2(г) = KCl + KClO + H2O (холод, также Br2 и I2), 
6KOH(р) + 3Cl2(г) = 5KCl + KClO3 + 3H2O (t, также Br2 и I2), 

3КOH(р) + 4P(т) + 3H2O = 3КH2PO2гипофосфит + PH3. 
●Bзаимодействие щелочей с кислотными оксидами: 

2NaOH(р) + CO2 =  Na2CO3  +  H2O;   NaOH(р) + CO2(изб)= NaHCO3
 ,٭

NaOH(р)  + SO2= Na2SO3  + H2O;    NaOH(р)  + SO2(изб) = NaHSO3
 .٭

 Могут одновременно образоваться две соли, но записывать все в٭
одну реакцию можно только при следующих соотношениях компонентов: 

3NaOH(р)  + 2CO2(г) =  Na2CO3  +  NaHCO3+ H2O, 
3NaOH(р)  + 2SO2(г) =  Na2SO3  +  NaHSO3+ H2O, 

когда образуются соли в равных количествах. При других соотноше-
ниях будут образовываться соли в различных количествах. 

Аналогичные выводы можно сделать и для реакций: 
6NaOH(р)  + Р2O5 =  2Na3РO4+  3H2O (1), 

4NaOH(р)  + Р2O5 =  2Na2НРO4  +  H2O (2), 
2NaOH(р)  + Р2O5 +  H2O =  2NaН2РO4 (3). 

При суммировании уравнений (1) и (2) получим: 
5NaOH(р)  + Р2O5 =  Na3РO4+Na2НРO4+ 2H2O. 

При суммировании уравнений (2) и (3) получим: 
3NaOH(р) + Р2O5 =  Na2НРO4+ NaН2РO4. 

NaOH(р)  + SO3(г) = Na2SO4  + H2O;  NaOH(р)  + SO3(г) = NaHSO4. 
2NaOH(р) + SiO2(т) = Na2SiO3 + H2O  (t). 

2NaOH(р)  + 2NO2(г) = NaNO3 + NaNO2 + H2O. 
4NaOH(р)  + 4NO2(г) + O2= 4NaNO3  + 2H2O. 
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NaOH(р)  + SO3(г) = Na2SO4  + H2O. 
●Взаимодействие щелочей с оксидами амфотерными 
– В растворах: 
2NaOH(р)  + Al2O3(т)  + 3H2O = 2Na[Al(OH)4] (упрощенно), 

2NaOH(р)  + Al2O3(т)  + 7H2O = 2Na[Al(OH)4 (H2O)2], 
6NaOH(к)  + Al2O3(т)  + 3H2O = 2Na3[Al(OH)6], 

6NaOH(к)  + Fe2O3(т)  + 3H2O = 2Na3[Fe(OH)6], t, 
6NaOH(к)  + Cr2O3(т)  + 3H2O = 2Na3[Cr(OH)6], t, 

2NaOH(р)  + BeO(т) + H2O = Na2[Be(OH)4], 
2NaOH(р)  + ZnO(т) + H2O = Na2[Zn(OH)4], 
2NaOH(р)  + SnO(т) + H2O = Na2[Sn(OH)4], 
2NaOH(р)  + PbO(т) + H2O = Na2[Pb(OH)4]. 

– В расплавах: 
2NaOH(распл)  + Al2O3(т)  = 2NaAlO2 + H2O, t, 
2NaOH(распл)  + Fe2O3(т)  = 2NaFeO2 + H2O, t, 
2NaOH(распл)  + Cr2O3(т)  = 2NaCrO2 + H2O, t, 
2NaOH(распл)  + BeO(т) = Na2BeO2 + H2O, t, 
2NaOH(распл)  + ZnO(т) = Na2ZnO2 + H2O, t, 
2NaOH(распл)  + SnO(т) = Na2SnO2 + H2O, t, 
2NaOH(распл)  + PbO(т)  = Na2PbO2 + H2O, t. 

– Взаимодействие щелочей с кислотами: 
NaOH(р)  + HNO3(р)   = NaNO3  + H2O, 

2NaOH(р) + H2SO4(р)= Na2SO4 + 2H2O; NaOH(р)+ H2SO4(р)=NaHSO4+ H2O, 
NaOH(р)+ H3РO4(р)= NaH2PO4 + H2O; 2NaOH(р)+H3РO4(р)= Na2HPO4+2H2O, 

3NaOH(р) + H3РO4(р)  = Na3PO4 + 3H2O. 
●Взаимодействие щелочей с растворами средних солей, обра-

зованных слабыми основаниями: 
2NaOH(р) + FeCl2(р) = Fe(OH)2(г)↓  + 2NaCl,
3NaOH(р)  + FeCl3(р)  = Fe(OH)3↓ + 3NaCl, 

2NaOH(р) + ZnCl2(р) =  Zn(OH)2(г)↓ + 2NaCl  или 
4NaOH(р, изб) + ZnCl2(р) = Na2[Zn(OH)4] + 2NaCl, 

3NaOH(р) + AlCl3(р) = Al(OH)3↓+ 3NaCl   или 
4NaOH(р, изб) + AlCl3(р)  = Na[Al(OH)4] + 3NaCl, 
6NaOH(к, изб) + AlCl3(р)  = Na3[Al(OH)6] + 3NaCl, 
2NaOH(р) + 2AgNO3(р)  = Ag2O + 2NaNO3 + H2O, 
2NaOH(р) + Hg(NO3)2(р)  = HgO + 2NaNO3 + H2O. 

●Взаимодействие щелочей с растворами кислых солей: 
NaOH(р) + NH4HS(р)  = NaHS + NH3 + H2O, 

2NaOH(р) + NH4HS(р)  = Na2S + NH3 + 2H2O, 
NaOH(р)  + NaH2PO4(р)  = Na2HPO4 + H2O, 
NaOH(р)  + Na2HPO4(р)    = Na3PO4 + H2O. 
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●Взаимодействие щелочей с амфотерными гидроксидами: 
NaOH(р) + Al(OH)3(т)  + H2O  = Na[Al(OH)4(H2O)2], 

3NaOH(к) + Al(OH)3(т)   = Na3[Al(OH)6], 
2NaOH(р) + Zn(OH)2(т)    = Na2[Zn(OH)4], 

2NaOH(распл)  + Be(OH)2 (т) = Na2BeO2 + 2H2O, t, 
2NaOH(распл)  + Zn(OH)2(т)    = Na2ZnO2 + 2H2O, t, 
2NaOH(распл)  + Sn(OH)2 (т) = Na2SnO2 + 2H2O, t, 
NaOH(распл)  + Al(OH)3(т)   = NaAlO2 + 2H2O, t, 
NaOH(распл)  + Fe(OH)3(т)  = NaFeO2 + 2H2O, t, 
NaOH(распл)  + Cr(OH)3(т)  = NaCrO2 + 2H2O, t. 

●Другие реакции: 
2MeOH(т) + 4NO(г)  = 2MeNO2   +  N2O + H2O (в оу), 

4MeOH(т) + 6NO(г)  = 4MeNO2 + N2 + 2H2O  (t), 
2MeOH (p)  + NO(г) + NO2(г)  = 2MeNO2 + H2O. 

●Разложение гидроксидов: 
MeOH(т) = MeOH(г)    (1000 oC, Ме =Na, K, Rb,Cs,  не разлагаются), 

2MeOH(т) = Me2O+ H2O  (2000 oC, Ме =Na, K, Rb,Cs), 
2LiOH(т)  = Li2O + H2O      (t>600 oC). 

●Карбонаты щелочных металлов. 
Li2CO3 – малорастворим, начинает разлагаться до плавления и 

плавится с разложением; Na2CO3 и К2CO3 плавятся без разложения; 
Rb2CO3 и Cs2CO3 разлагаются выше температуры плавления; Na2CO3 

.

10H2O – «кристаллическая сода» (32,5 oC) →Na2CO3 
. 7H2O (35,3 oC) 

→Na2CO3 
. H2O (107 oC) →Na2CO3 –  «кальцинированная сода». Карбо-

наты и гидрокарбонаты определяют природную щелочность воды. Их 
содержание в воде обусловлено процессами растворения атмосфер-
ной СО2, взаимодействием воды с известняками и протекающими в 
воде жизненными процессами дыхания водных организмов. 

Na2CO3(р)+2HCl=2NaCl + H2O + CO2;  Na2CO3(р) + HCl = NaHCO3 + NaCl, 
NH3 +  H2O + CO2  = NH4HCO3;   2NaHCO3 (т)  =  Na2CO3 + H2O + CO2 (t), 

Me2SO4(р)  + (NH4)2CO3(р) =  Me2CO3 + (NH4)2SO4  или 
Na2SO4(р)  + 2NH3(р) + 2H2O + 2CO2(г)=  2NaHCO3↓+ (NH4)2SO4, 

NaCl(р) + NH4HCO3(р)  = NaHCO3↓ +NH4Cl,
2LiCl(р)  + Na2CO3 (р) = Li2CO3↓+ 2NaCl, 

Li2CO3 (т) = Li2O + CO2 (735 oC, плавится с разложением), 
Me2CO3(т) + H2O ↔ MeHCO3 + MeOH,   Me2CO3(р) + H2O + CO2=2MeHCO3, 

Me2CO3(т) + SiO2(т) = Me2SiO3 + CO2↑ (t, сплавление), 
Na2CO3(распл)  + Al2O3(т)  = 2NaAlO2 + CO2, t, 
Na2CO3(распл)  + Fe2O3(т)  = 2NaFeO2 + CO2, t , 
Na2CO3(распл)  + Cr2O3(т)  = 2NaCrO2 + CO2, t , 

Na2CO3(распл)+ BeO(т) = Na2BeO2 + CO2, t, 
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Na2CO3(распл)  + ZnO(т) = Na2ZnO2 + CO2, t, 
Na2CO3(распл)+ SnO(т) = Na2SnO2 + CO2, t, 
Na2CO3(распл)+ PbO(т)  = Na2PbO2 + CO2, t, 

Me2CO3(p)  + Э(OH)2(p)  = ЭCO3↓+ 2MeOH  (Э = Ca, Sr, Ba): 
Na2CO3(p)+ Ba(OH)2(p)  = BaCO3↓+ 2NaOH, 

Li2CO3(т) + Mg = 2Li + MgO + CO2↑(500 oC), 
Me2CO3(расплав) + C = Me2O + 2CO↑ (800 oC), 

Me2CO3(расплав)  + 2C = 2Me + 3CO↑ (900–1000 oC), 
3Me2CO3(p)  + 3Г2 = 5MeГ + MeГO3 + 3CO2↑(t , Me =Na, Г = Сl, Br, I, ВМД), 

Me2CO3(p)  + 2HN3(p)    = 2MeN3азид+ CO2↑ + H2O, 
КN3(р)  + CS2  = КSCSN3азидодитиокарбонат,2КN3(р)  + I2 = 2KI + 3N2. 

●Очистка природной соли от сульфатов и хлоридов магния и 
кальция: 

Na2CO3(р) + CаSO4  = CаCO3↓+ Na2SO4, 
Na2CO3(р) + MgCl2 + H2O = (MgOH)2CO3↓+ 2NaCl. 

●Гидрокарбонаты LiНCO3 существуют только в растворе; все 
они разлагаются при нагревании; cоли слабых кислот являются амфо-
терными; для них характерны автопротолиз и водородная связь. 

2MeHCO3(т)  =  Me2CO3 + H2O  + CO2,   t, 
MeHCO3(т) + H2O ↔ MeOH + H2O + CO2, t, 
MeHCO3(p)+ HCl(p)  =  MeCl + H2O + CO2, 

MeHCO3(p)+ MeOH = Me2CO3 + H2O, 
Mg(HCO3)2(p)  + 2NaCl(p)   = MgCl2 + 2NaHCO3,

[MeHCO3(т)+ NaH2PO4(т)] пекарский порошок= Na2HPO4 + H2O + CO2 (t), 
6MeHCO3(p) + 3Cl2 = 5MeCl + MeClO3 + 6CO2  + 3H2O  (t, ВМД), 

4MeHCO3 + 2CuSO4  = (CuOH)2CO3 + 2Me2SO4 + H2O + 3CO2 (кипячение). 
●Производство соды: 
1. Аммиачный способ (1863 г., Бельгия, метод Сольве): 

NaCl(нас.р.) +NH3 + H2O + CO2  = NaHCO3↓+ NH4Cl  или поэтапно: 
1) NH3 + H2O + CO2 изб  ↔NH4НCO3, 

2) NaCl(нас.р.) +NH4НCO3 ↔ NaHCO3↓+ NH4Cl  (26–30 oC), 
3) 2NaHCO3 (т) =  Na2CO3 + H2O + CO2↑  (300 oC, кальцинирование), 
4) Ca(OH)2  + 2NH4Cl = CaCl2 + 2NH3↑+ 2H2O (регенерация NH3). 

Mожно также использовать сульфаты: 
1) Na2SO4(нас.р.)+2NH3 + 2H2O + 2CO2  = 2NaHCO3↓+ (NH4)2SO4 или:

Na2SO4(нас.р.)  + 2NH4НCO3  = 2NaHCO3↓+ (NH4)2SO4  (30–40 oC), 
2) 2NaHCO3 (т) →  Na2CO3 + H2O + CO2↑ (300 oC, кальцинирование). 

2. Способ Леблана: 
1) 2NaCl(т) + Н2SO4(к) = Na2SO4 + 2HCl  (t), 

2) Na2SO4 (плавл) + 2С (т) =  Na2S+ 2CO2↑  (1000 oC , сплавление), 
3) Na2S (плавл)  + СаCO3 (плавл)  = Na2CO3  + СaS (1000 oC, сплавление), 
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∑Na2SO4 (плавл)+ СаCO3(плавл) + 2С(т)  = Na2CO3  + СaS + 2CO2↑ (1000 oC), 
или: Na2SO4 (плавл)+ СаCO3 (плавл)+ 4С (т)= Na2CO3 + СaS + 4CO↑ (1000 oC). 

3. Из криолита: 
Na3AlF6(т) + 3СаCO3 (т)  = Na3AlO3 + 3CaF2  + 3CO2↑,  (t), 

2Na3AlO3(т)+ 3H2O + 3CO2  = 3Na2CO3  + 2Al(OH)3↓. 
●Получение К2CO3 (поташ): 
1. Способ Энгелаи Прехта: 

2KCl(p) + 3MgCO3
.3H2O(сусп) + CO2  = KHCO3

.2MgCO3
.4H2O + MgCl2,

KHCO3 
.2MgCO3

.4H2O = К2CO3  + 2MgCO3
.3H2O + 3H2O + CO2↑ (t). 

2.Формиатный способ: 
К2SO4(р) + Ca(OH)2(р) + 2СО = CaSO4 + 2KHCO2,

2KHCO2  + O2 = К2CO3  +  H2O + CO2. 
3. Из нефелина: 

Ме[AlSiO4]+ CaCO3 = МеAlO2 + CaSiO3+ CO2 (спекание, Ме=Na, K, 1300 оС), 
2NaAlO2(т)+ 3H2O + CO2   =  2Al(OH)3  + Na2CO3, 
2KAlO2(т)+ 3H2O + CO2   =  2Al(OH)3  + К2CO3. 

●Галогениды щелочных металлов ионные тугоплавкие соеди-
нения, растворимые в воде, кроме фторида лития. 

2Me(т)   + 2HCl(p) = 2MeCl + H2↑;       Me2O(т) + 2HCl(p) = 2MeCl + H2O,
2Me(т) + Г2(г) = 2MeГ;      MeOH(p) + HГ(p) = MeГ + H2O(Г= F, Cl, Br, I),

Me2CO3(р) +  2HГ(p) = 2MeГ + H2O + СО2  (Г = F, Cl, Br, I),
2MeH  + Г2(г)  = 2MeГ + H2(Г = F, Cl, Br, I, в абсолютном эфире),

NaF(р)  + H2SO4(k)  = NaHSO4 + HF;  2NaF(р) + H2SO4(p) = Na2SO4 + 2HF, 
2NaF(р) + HF(k)  = NaHF2;     3NaF(т) + AlF3 (т)  = Na3AlF6        (t), 

2NaF(т) + СaO(т) = Na2O + CaF2  (t);  2NaF(р) + Сa(OH)2 = 2NaOH + CaF2. 
LiCl получают: 
1) сернокислотный метод: 
Li2O.Al2O3

.4SiO2+ H2SO4 = Li2SO4 + Al2O3
. 4SiO2

.H2O (t), 
2) известковый метод: 

Li2O.Al2O3
.4SiO2 + 4СаСО3 = Li2O.Al2O3+ 4(СаО.SiO2) + 4СO2, 

Li2O.Al2O3+ Са(ОН)2 = 2LiOH + СаО.Al2O3, 
3) сульфатный метод: 

Li2O.Al2O3
.4SiO2 + K2SO4 = Li2SO4+ K2O.Al2O3

.4SiO2. 
Далее Li2SO4 переводят в карбонат: 

Li2SO4 + Na2CO3= Li2СО3 + Na2SO4,
Li2СО3 + 2HCl  =2LiCl + CO2↑+ H2O, 

LiOH + HCl  = LiCl + H2O. 
●Сульфиды щелочных металлов растворимы в воде; гидроли-

зуются; восстановители. 
H2S(г) + C2H5OMe(в спиртовом растворе) = MeHS + C2H5OН,

Me2S + H2O ↔ MeOH + MeHS;      Me2S + 2HCl(p) = 2MeCl + H2S↑, 
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Me2S + 3H2SO4(k)  = 2MeHSO4 + SO2↑ + S↓ + 2H2O, 
3Me2S + 7H2SO4(k)  = 6MeHSO4 + 4S↓ + 4H2O, 

Me2S + 5H2SO4(k)  = 2MeHSO4 + 4SO2↑ + 4H2O, 
Me2S + 4HNO3(k)  = 2MeNO3 + 2NO2↑ + S↓ + 2H2O, 

Me2S + 8HNO3(k)  = 2MeNO3 + 6NO2↑ + SO2↑ + 4H2O, 
Me2S + 10HNO3(k)  = 2MeNO3 + 8NO2↑ + H2SO4 + 4H2O, 
Me2S + I2   =  2MeI + S;  Me2S + H2S = 2MeHS (холод), 

Me2S + 2O2 = Me2SO4        (t >300 оC), 
2Me2S + 2O2 + H2O = Me2SO3S+ 2MeOH  (на воздухе). 

●Сульфаты щелочных металлов сильные электролиты, хоро-
шо растворимые в воде. 
NaCl(т)+ H2SO4(к)= NaHSO4 + HCl↑(t);  NaHSO4(т) + NaCl(т)= Na2SO4 + HCl↑ (t), 

Me2SO4(т) + H2SO4(к)=2MeHSO4: 1) 2NaHSO4(плав) = Na2S2O7 + H2O (t1), 
2) Na2S2O7 = Na2SO4 +SO3    (t1>t2), 

Li2SO4 (p)   + Na2CO3(p)    = Li2CO3↓ + Na2SO4, 
Me2SO4 (p)  +Э(OH)2(p) = ЭSO4↓+ 2MeOH (Э = Ca, Sr, Ba), 

3Me2SO4 (p) + Ba3N2  = 3BaSO4↓ + 2Me3N, 
Me2SO4 (т)   + 4С = Me2S + 4СO↑ (900 оС)  или 

Me2SO4 (т)   + 2С = Me2S + 2СO2↑  (900 оС), 
Me2SO4 (т)   + 4H2 = Me2S +  4H2O (600 оС, кат: Fe3+), 

2Me(NH4)SO4 (т)   = 2NH3 + Me2S2O7  +  H2O  (t). 
● Получение К2SO4: 

1)MgSO4 (p)  + 2KCl(p) =  K2SO4 + MgCl2, 
2)K2SO4(p)   + MgSO4 (p)  + 6H2O = K2SO4

.MgSO4
.6H2O, 

3)K2SO4
.MgSO4

.6H2O(т) + 2KCl(p) =  2K2SO4 + MgCl2
.6H2O. 

●Сульфиты щелочных металлов растворимы в воде, гидроли-
зуются, в водных растворах – восстановители, при нагревании диспро-
порционируют. 
Me2SO3(т)+H2O↔2MeHSO3 + MeOH;  Me2SO3 (т) +2HCl=2MeCl+ SO2+ H2O, 

2Me2SO3(т) + O2 = 2Me2SO4;  4Me2SO3 (т)  = Me2SO4 + 3Na2S. 
●Нитриты щелочных металлов 
разлагаются после плавления; гидролизуются; окислительно-

восстановительная двойственность. 
●Получение: 

2MeOH(p)+NO + NO2  = 2MeNO2 + H2O;  Me2CO3(p)+NO + NO2 = 2MeNO2 + CO2. 
●Окислительные свойства: 

2MeNO2(р)+ 2FeSO4(р) + 2H2SO4(р) = Fe2(SO4)3 + Me2SO4 + 2NO + 2H2O. 
●Восстановительные свойства: 

5MeNO2(р)+ 2KMnO4(р)+ 3H2SO4(р)= 5MeNO3 + K2SO4+2MnSO4+3H2O, 
4NaNO2  = 2Na2O + 2N2 + 3O2(900 oC, в вакууме при 350–500 оС). 
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●Электролиз водных растворов нитритов и сульфитов: 
1) электролиз раствора КNO2(р) = К+ + NO2

-  при рН  =7: 
катод:   2H2O + 2ē  = H2 + 2ОН-                             1 
анод:     NO2

-  + H2O  – 2ē  = NO3
-   + 2Н+       1٭

NO2
-  + 3H2O = H2 + NO3

-   + 2Н+  + 2ОН-(2H2O) 
∑КNO2 + H2O  =  H2  + КNO3. 
*Процесс окисления на аноде при рН=7 можно представить 

двумя последовательными реакциями: 
1) 2H2O – 4ē  =  О2 + 4Н+,  окисление воды, 
2) 2NO2

-  + О2  = 2NO3
-, окисление нитрит-иона до нитрат-иона. 

Так как гидролиз по аниону имеет место, то среда становится ще-
лочной. Тогда полуреакцию окисления на аноде можно записать так: 

катод:   2H2O + 2ē  = H2 + 2ОН-                      1 
анод:     NO2

-  + 2ОН-  – 2ē  = NO3
-   + H2O      1٭ 

NO2
-  + H2O  =  H2 + NO3

-, 
∑КNO2 + H2O  =  H2  + КNO3. 
*Процесс окисления на аноде при  рН > 7 можно представить 

двумя последовательными реакциями: 
1)  4ОН-   – 4ē  =  О2 + 2H2O,   2)  2NO2

-  +  О2  =  2NO3
-. 

2) электролиз раствора К2SO3 = 2К+ + SO3
2-  при рН  = 7: 

катод:   2H2O + 2ē  = H2 + 2ОН-                           1 
анод:    SO3

2-+ H2O  – 2ē  = SO4
2- + 2Н+          1٭

SO3
2-   + 3H2O = H2 + SO4

2-+ 2Н+  + 2ОН-  (2H2O), 
∑К2SO3  + H2O  =  H2  + К2SO4. 
*Процесс окисления на аноде при рН=7 можно представить 

двумя последовательными реакциями: 
1) 2H2O – 4ē  =  О2 + 4Н+,     2) 2SO3

2-   +  О2  =  2SO4
2-. 

В щелочной среде полуреакцию окисления на аноде можно за-
писать так: 

катод:   2H2O + 2ē  = H2 + 2ОН-                       1 
анод:     SO3

2-  + 2ОН-  – 2ē  =  SO4
2-  + H2O     1 

∑К2SO3  + H2O  =  H2  + К2SO4. 
В этом случае процесс окисления на аноде при  рН > 7 можно 

представить двумя последовательными реакциями: 
1)  4ОН-   – 4ē  =  О2 + 2H2O,     2)  2SO3

2-   +  О2  =  2SO4
2-. 

●Нитраты щелочных металлов хорошо растворимы в воде; 
разлагаются при нагревании в расплавах; проявляют сильные окисли-
тельные свойства. 

Me2O + 2НNO3(p)= 2MeNO3 + H2O; MeOH(p) + НNO3(p) =MeNO3 + H2O, 
Me2CO3 (p)  + 2НNO3(p)= 2MeNO3 + CO2↑  + H2O, 

2MeNO3(т)  = 2MeNO2 + O2↑ (500–585 oC, Me = Na, K, Rb, Cs), 
4LiNO3(т)      =  2Li2O + 4NO2 ↑+ O2↑ (480 oC), 
MeNO3(т)      + 2H (Zn + HCl) = MeNO2+ H2O, 
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6MeNO3(т)    + 10Al(т)   = 6MeAlO2 + 2Al2O3)  + 3N2     (t), 
3MeNO3(т)    + 4MeOH(т) + Cr2O3(т)  = 2Me2CrO4  + 3MeNO2 + 2H2O  (t), 

3KNO3(т)  + 2KOH(т) + Fe = K2FeO4  + 3KNO2 + H2O   (t), 
NaNO3(горр)  + KCl(р)    ↔ NaCl + KNO3      (t). 

●Фосфаты щелочных металлов, за исключением фосфата ли-
тия, хорошо растворимы в воде. 
Me3PO4(р)  + 2HCl(р) = MeH2PO4 + 2MeCl; Me3PO4(р) + HCl(р) = Me2HPO4+ MeCl, 

2Me3PO4(р)    +   3H2SO4(p) =  2H3PO4  +  3Me2SO4, 
Me3PO4(р)   +  H2SO4(p)   =  Me2HPO4   + MeHSO4, 

Me3PO4(р)   + H2SO4(p)  = MeH2PO4 + Me2SO4. 
●Основные (ионные солеобразные) гидриды щелочных ме-

таллов – белые кристаллические вещества; сильные восстановители; 
солеобразные ионные соединения; гидролизуются, в ряду LiH → 
NaH→ КH → RbH→CsH → pеакционная способность гидридов  воз-
растает; плавятся с разложением, кроме LiH. 

2Ме + H2     = 2МеН   (давление), 
2МеН= 2Ме + H2↑ (LiH, 850 оC; NaH, 420 оC;  

KH, 400 оC; RbH, 360 оC; CsH, 390 оC), 
МеH(т)  + H2O = МеOH + H2↑;  NaH(т)  + H2O  = NaOH+  H2↑(ММК), 

2MeH(т)  + O2(cухой)  = 2MeOH   (без влаги идет медленно), 
LiH(т) + O2(cухой) ≠ в оуи в отсутствие влаги, 

2MeH + O2(cухой) = Me2O + H2O↑ (t, Me = Rb,Cs, воспламеняются), 
MeH(т)  + HCl(сухой)  = MeCl + H2↑ (t);  2MeH(т) + Н2S(г)  = Me2S + 2H2↑ (t), 

MeH(т) + Cl2(г) = MeCl + HCl↑  (400 оC), 
LiH(т) + Cl2(г) (cухой)  ≠  в оу,     LiH(т) + НCl(г) (cухой)  ≠ в оу, 

2MeH(т) + 2S(т)  = Me2S + H2S↑  (300–400 оC),
MeH(т) + NH3(г)  = MeNH2 амид + H2↑  (300–400 оC), 

3MeH(т)+ N2(г) = Me3N + NH3↑  (500–600 оC,  
промежут. продукты: МеNH2 и Ме2NHимд), 

MeH(т) + CO2(влажный)  = HCOOMe формиат(М=Na, K, 200–250 оC), 
2MeH(т) + 4C(т) = C2H2 + Me2C2   (350–400 оC), 

2LiH(т) + 2SiO2(т)  = Li2SiO3 + Si + H2O↑(500 оC), 
4NaH(в распл NaOH) + Fe3O4 = 4NaOH + 3Fe٭ 

 .используют для снятия окалины со стальных изделий٭
2NaH(т)  + SiH4(г)  = Na2SiН6, 

NaH(т)  + AlH3(т)   = Na[AlН4](AlH3 – амфотерный гидрид), 
Na[AlН4] (т) + SiCl4(г)   = SiH4   + NaCl + AlCl3,
Na[AlН4] (т) + 4H2O = NaOH + Al(OH)3 + H2↑. 

●Качественные реакции катионов щ.э.: 
●Реакция катиона Li+: 
Карминово-красное окрашивание пламени горелки солями лития, 
Торон + Li+ + ОН- → комплексное соединение желтого цвета. 
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●Реакция катиона К+: 
Фиолетовое окрашивание пламени горелки солями калия, 

KCl(р)+ NaHC4H4O6(р) гидротартрат= КHC4H4O6↓белый +NaCl,рН = 4–7, холод, 
3KCl(р) + Na3[Co(NO2)6] (р)кобальт и нитрит= К3[Co(NO2)6]↓желтый+  3NaCl, или: 

2KCl(р) + Na3[Co(NO2)6]= K2Na[Co(NO2)6]↓желтый + 2NaCl, рН = 4–5, 
К3[Co(NO2)6]+ СН3СООН≠, 

2K2Na[Co(NO2)6] + 12HCl → 2CoCl2 + 4KCl + 2NaCl + 6H2O + 6NO↑ + 6NO2↑ + Cl2↑, 
2KCl(р) + Na2Pb[Cu(NO2)6] (р)   = K2Pb[Cu(NO2)6]↓коричневый+  2NaCl, 

H2[PtCl6](p) + 2KCl(p) = K2[PtCl6]↓желтый+ 2HCl. 
●Реакция катионаNa+: 
Желтое окрашивание пламени горелки солями натрия, 

NaCl(к) + КH2SbO4(р) дигидроантимонат = KCl + NaH2SbO4↓белый (рН =7, холод), 
CH3COONa(р) + UO2(CH3COO)2(р) уранилацетат= NaCH3COO.UO2(CH3COO2)2,

CH3COONa(р)+Zn(UO2)3(CH3COO)8+ 9H2O =NaZn(UO2)3(CH3COO)9
. 9H2O↓. 

                                                     цинкуранилацетат                    натрий-цинкуранилацетат   зелетовато-желтый 

●Реакция катионов Rb+ и Cs+: 
Темно-красное окрашивание пламени горелки солями рубидия. 
Бледно-голубое окрашивание пламени горелки солями цезия. 

H2[PtCl6](p)+ 2RbCl(p) = Rb2[PtCl6]↓желтый  + 2HCl, 
H2[PtCl6](p)+ 2CsCl(p) = Cs2[PtCl6]↓желтый  + 2HCl. 

 

 
3.17. Химия бериллия, магния и щелочноземельных металлов  

Ca,  Sr и  Ba 
 

Бериллий – амфотерный металл, остальные – серебристо-белые 
металлы; Ca,  Sr и  Ba в воде растворяются и реагируют с ней при оу с 
образованием щелочей, Mg – только при кипячении; Be – ни при каких 
условиях; 3BeO.Al2O3

.6SiO2 – берилл, KCl.MgCl2
. 6H2O – карналлит; 

CaCO3 – кальцит (мел, мрамор, известняк); CaSO4
.2H2O – гипс; 

Ca3(РO4)2 – фосфорит; Ca5(РO4)3 (F,Cl,OH) – апатит; CaCO3
.MgCO3  –

доломит;  CaSO4
.2H2O↔100 oC ↔CaSO4

.0,5H2O↔160 oC↔CaSO4ангидрит 
→900 oC →хCaSO4

. у CaO→1200 oC→CaO. 

 Возбужденное состояние٭ 
 

●Способы получения: 
– Электрохимический метод (электролиз): 

CaCl2 = Ca + Cl2(г) (расплав, 800 oC или CaCl2 + СaF2 при 700 oC), 
BaCl2 = Ba + Cl2(г)(BaCl2 + NaCl или BaCl2 + BaF2), BeF2= Be + F2(г) (t), 

MgCl2 = Mg + Cl2    (720–750, расплав MgCl2 + KCl), 
SrCl2 = Sr + Cl2   (800 oC, расплав SrCl2 + KCl),RaCl2(p)  = Ra + Cl2. 
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– Металлотармический метод: 
BeF2(т)+ Mg  = Be + MgF2 (t), 

4SrO(т) + 2Al(т)= 3Sr + SrO.Al2O3 метаалюминат(Sr(AlO2)2, 1000 oC), 
4MeO(т) + 2Al(т) = 3Me  + MeO.Al2O3 (1100–1200 oC, Me = Ca, Ba), 

MeO + Mg = Me  + MgO(1100–1200 oC, Me = Ca, Ba), 
SrO + Mg = Sr + MgO (1000 oC), SrO +  Kраспл = Sr + K2O (1000 oC), 

MgO+ 2Kраспл= Mg + K2O (1100 oC), MgO + Caраспл= Mg + CaO (800 oC), 
ЭCl2(т) + 2Meраспл  = Э  + 2MeCl  (t, Me = Na, K, Э = Mg, Ca, Sr), 

СaI2(т) + 2Naраспл = Ca + 2NaI  (t),  CaCl2(т) + 2Naраспл = Ca + 2NaCl (t), 
CaO(т) + Mg(т) = MgO + Ca   (1170 oC, 10 мм рт.ст.). 

– Другие методы: 
MgCl2(т)   + CaC2(т)   = Mg↑ + CaCl2 + 2C   (t, сплавление), 

MgO(т)   + C(т)↔Mg↑ + CO↑  (2000 oC), 
2MeO(т)  + Si(т)   = 2Me  + SiO2    (Me = Mg, Ca, Ba, 1100–1200 oC, сплавление), 

2SrO(т)   + Si(т)   = 2Sr + SiO2     (1000 oC), 
2MgO + 2CaO + Si(т) = 2Mg↑ + Ca2SiO4 (2CaO.SiO2)  (1500 oC, сплавление), 
2MgO(т)  + 2CaO(т)  + FeSi(т)  = 2Mg↑ + Ca2SiO4 + Fe   (1500 oC, сплавление), 

MgO(т)  + CaC2(т) = Mg↑ + CaO+ 2C   (1400 oC, сплавление), 
SrH2(т) = Sr  + H2 ↑ (1000 oC),     BaH2(т)= Ba + H2↑(1000 oC), 

Sr3N2(т) = 3Sr + N2↑(140-150 oC), Ba3N2 (т) = 3Ba + N2↑  (160–180 oC). 
●Химические свойства: 

2Me (т) + O2(г)   = 2MeO(Me – Be900, Mg650, Ca500, Sr500), 
Ba (т) + O2(г)  = BaО2   (при 500 oC воспламеняется на воздухе), 

Me (т) + S (т) = MeS  (t);   3Me (т) + N2(г) = Me3N2(т)  (t), 
Me (т) + H2(г) = MeH2(т)  (t, Me = Ca, Sr, Ba, Ra);  Be(т) + H2 ≠, 

Mg + H2 ≠ в оу;  Mg + H2 = MgH2 (t, высокое давление), 
Me (т) + Г2  = MeГ2    (t, Me = Be, Mg; Г= Сl, Br, I), 

Me (т) + Г2  = MeГ2    (Me = Ca, Sr, Ba, Ra; Г= Сl, Br, I), 
Me (т) + 2С= Me+2С2

-1(прокаливание);  Mg (т) +  2С= MgС2  (1200 oC), 
МеС2 + 2H2O = Me(OH)2↓ +  С2Н2   (Me = Ca, Sr, Ba),
Me(т) + 2H2O = Me(OH)2  + H2↑(Me – Ca, Sr, Ba, Ra), 

2Ca(т) + H2Oгор.пар = СаO + СаH2    (200–300 oC), 
СаO + H2O = Са(OH)2;   СаH2  + 2H2O = Са(OH)2 + 2H2↑, 
Mg+ 2H2O = Mg(OH)2↓+ H2↑(кипячение); Be(т)+ H2O ≠  , 

Mg(т)  + FeO(т)  = MgO + Fe(t), 3Me(т)+ 2NH3(г)  = Me3N2 + 3H2↑(t), 
6Me(т)   + 2NH3(г)= Me3N2 + 3MeH2↑(tt), 

Me(т)+ 6NH3(г, ж) = Me(NH3)6 аммиакаты(холод, Me = Ca, Sr, Ba), 
Me(NH3)6 = Me(NH2)2 амиды+ 4NH3 + H2↑(t), 

Me(NH2)2 = NH3 + MeNHимид(400 oC), 3MeNH= NH3 + Me3N2   (400 oC), 
Me(т) + NH3

.H2O(р)≠   (Me = Be, Mg, Ca, Sr, Ba), 
Mg  + 2NH4Cl + 2H2O = MgCl2 + 2NH3

. H2O + H2↑   (t), 
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Be  + 2NH4Cl + 2H2O    ≠   , 
Be  + 4NH4F(k)  + 2H2O = (NH4)2 [BeF4] + 2NH3

. H2O + H2↑, 
Me(т) + H2SO4(р)  = MeSO4 + H2↑     (Me = Be, Mg, Ca, Sr, Ba, Ra), 
Me(т) + 2HCl(р)  = MeСl2 + H2↑      (Me = Be, Mg, Ca, Sr, Ba, Ra), 

4Me(т) + H2SO4(k) + 4H2SO4(k) = 4MeSO4 + H2S↑ + 4H2O, 
3Me(т) + H2SO4(k) + 3H2SO4(k) = 3MeSO4 ↓+ S↓ + 4H2O, 
Me(т) + H2SO4(k) + H2SO4(k) = MeSO4 ↓+ SO2↑ + 2H2O, 

4Me(т)+2HNO3(k)+8HNO3(k) = 4Me(NO3)2 + N2O↑+ 5H2O (t, Me=Mg, Ca, Sr, Ba), 
3Be(т) + 2HNO3(k) + 6HNO3(k) = 3Be(NO3)2 + 2NO + 4H2O(толькопринагревании), 
4Me + HNO3(p)+ 9HNO3(p) = 4Me(NO3)2 + NH4NO3+3H2O(Me = Be, Mg, ЩЗМ), 

Be(т) + H2SO4(k)≠ на холоде пассивируется, 
Be(т) + HNO3(k≠ на холоде пассивируется; Mg + HF(p)  ≠, 

Be(т) + 2NaOH(p)  + 2H2O= Na2 [Be(OН)4 ] + H2↑,
Be(т) + 2NaOH(т)  = Na2BeO2   + H2↑(t, сплавление), 

Мe(т) + NaOH(p,т)≠ нетреакции      (Me = Mg, Ca, Sr, Ba), 
9

4Be + 42He =12
6C + 10n. 

●Оксиды металлов IIA группы 
МеO – основные оксиды; BeO – амфотерный; МgO – жжёная магнезия. 
●Получение:  
– Сжиганием металлов: 

2Me (т)+ O2(г) = 2MeO(t, Be – 900 oC , Mg – 600–650 oC,  
Ca – 350 oC, Sr – 300 oC, Ba – 850 oC). 

– Термолизом: 
MeCO3  = MeO + CO2  (t, Mg – 600 oC,  

Ca – 900–1200 oC, Sr – 1200 oC, Ba – 1450 oC), 
Me(OH)2 = MeO + H2O (t, Be – 200–800 oC, Mg – 350–450 oC,  

Ca – 580 oC, Sr – 500–850 oC, Ba – 800 oC), 
2Me(NO3)2  = 2MeO + 4NO2 + O2  (Me = Mg, Ba). 

●Свойства: 
MeO + H2O = Me(OH)2  + Q   (Me = Ca, Sr, Ba)

MgO(т)свежеосажденный  + H2O= Mg(OH)2 (100–125 oC, очень медленно), 
ВеO(т)  + H2O≠ нет реакции ни при каких условиях, 

МеO (т) + 2H2 ≠ МеH2  + H2O (нет реакции по схеме, Me = Be, Mg, Ca, Sr, Ba), 
МеO (т) + H2 ≠ Ме+H2O(нет реакции по схеме, Me = Be, Mg, Ca, Sr, Ba), 

2МеO (т)  + 2H2 = МеH2 + Mе(OH)2    (Me = Ca, Sr, Ba), 
MeO(т) + CO2 = MeCO3;     CaO (т) + SO2 = CaSO3, 

CaO (т) + SiO2 (т)  = CaSiO3     (1500 oC, Me = Be, Mg, Ca, Sr, Ba),
CaO(т) + 3C(т)= CaC2  + CO (1900–1950 oC);  BaO (т) + 3C(т)= BaC2  + CO(t), 
2BeO+ 3C= Be2C+ 2CO(1800oC),2BeO + CCl4(г) = 2BeCl2  + CO2 (800 oC), 

2BeO + COCl2(г) = 2BeCl2  + CO2  (600 oC), 
2MgO + 2S2Br2 = 2MgBr2 + 3S + SO2    (600 oC), 
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2BeO(т) + 2F2 = 2BeF2 + O2  (450 oC), 
MeO(т)  + Al2O3  = Me(AlO2)2   (1200–1400 oC, Me = Mg,Ca, Sr, Ba), 

4MeO(т)  + 2Al= 3Me + Me(AlO2)2    (1200–1400 oC, Me = Ca, Sr, Ba), 
MeO(т) + HCl(р)= MeOHCl;  BeO(т) + 2HCl(р)+3H2O =[Be(H2O)4]Cl2 (t), 

2MeO(т)  + H2SO4(р) =  (MeOH)2SO4,  MeO(т)  + H2SO4(р) =  MeSO4 + H2O, 
3MeO(т)  + 2H3PO4(р) =  Me3(PO4)2 + 3H2O  (Me = Ca, Sr, Ba), 

BeO(т)   + 2NaOH(р)  + H2O = Na2 [Be(OН)4]  (t), 
BeO (т) + 2NaOH (расплав) = Na2BeO2  + H2O   (250–300 oC), 

BeO (т) + Na2O = Na2BeO2    (500 oC), 
BeO (т) + Me2CO3 (т) = Me2BeO2 + CO2    (t, oC, Me = Na, K). 

●Пероксиды элеметов IIA группы получены, кроме Ве окис-
лители и восстановители; в воде трудно растворимы. 

●Получение MeО2 (кроме ВеО2): 
2BaO(т) + O2 = 2BaО2(550–600 oC); 2SrO(т) + O2 = 2SrО2 (300–400 oC), 

MeO(т) + H2O2(р) = MeО2 + H2O    (Me = Mg, Ca, Sr, Ba), 
Me(OH)2 + H2O2(р) = MeO2↓ + 2H2O  (Me = Mg,Ca, Sr, Ba)   или 

Me(OH)2 + H2O2(р) + 6H2O = MeO2
. 8H2O↓  (5 oC, Me = Mg, Ca, Sr, Ba). 

●Свойства пероксидов (Me = Mg, Ca, Sr, Ba): 
2MeО2(т)= 2MeO + O2↑(Сa: 250–380 oC), BaО2(т)+ HgCl2(т) = BaCl2 + O2↑(t), 

MeО2(т)  + 2H2O(гор) = Me(OH)2 + H2O2    (50–60 oC), 
2MeО2(т) + 2H2O(кипячение) = 2Me(OH)2 + O2↑   (100 oC), 

MeО2(т)  + 2HCl(k)  = MeCl2 + H2O2  (холод), 
BaО2(т)  + H2SO4(р) =  BaSO4  + H2O2   (холод), 

BaО2(т)  + 2KI(р)  + 2H2O = I2↓+ Ba(OH)2 + 2KOH, 
MeО2(т) + Сr2O3(т) + O2(г)  = MeCrO4  + H2O2    (Ca: 500 oC, Ba: 700–900 oC), 
BaО2(т) + 2O3(г)  = Ba(O3)2 + O2↑ (80 oC), BaО2(т) + O2(г) = Ba(O2)2   (100 oC), 

MeО2(т) + C + Cl2(г) = MeCl2  + СO↑  (t), 
BaО2(т)  + 2FeSO4(р)  + 2H2SO4(р) = BaSO4↓+ Fe2(SO4)3   + 2H2O, 
BaО2(т)  + 2K3[Fe(CN)6] = K4[Fe(CN)6]  + K2Ba[Fe(CN)6] + O2↑. 

● Гидроксиды элеметов IIA группы 
Это ионные соединения с малой растворимостью, основные 

гидроксиды; Be(OH)2 – ковалентное соединение; не растворяется в во-
де, амфотерный гидроксид; Me(OH)2(р)→ щелочи (Me = Ca, Sr, Ba), 
Mg(OH)2 → плохо растворимое основание средней силы. 

●Получение гидроксидов металлов IIA группы: 
BеSO4 + 2NH3

.H2O= Be(OH)2↓  + (NH4)2SO4, 
MeO + H2O = Me(OH)2   ( Me = Ca, Sr, Ba),

MeCl2(p)  + 2NaOH(p)  =  Me(OH)2↓+ 2NaCl (Me= Be, Mg). 
●Кислотно-основные свойства гидроксидов: 

Me(OH)2(р) + CO2(г)  = MeCO3  + H2O   (Me = Ca, Sr, Ba), 
2Me(OH)2(р) + CO2(г)  = (MeOH)2CO3 + H2O  (Me = Ca, Sr, Ba), 
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Mg(OH)2(суспензия) + СO2(г) +  2H2O  = MgCO3
.3H2O↓, 

Вe(OH)2(суспензия) + CO2(г)  + 3H2O = ВeCO3
.4H2O↓, 

Me(OH)2(т,р)  + 2HCl(p)  = MeCl2 + 2H2O  (Me = Be, Mg, Ca, Sr, Ba),
Me(OH)2(т,р) + H2SO4(р) =  MeSO4  + 2H2O    (Me = Be, Mg, Ca, Sr, Ba),

Me(OH)2(т) = MeO(т) + H2O (t, Me = Be: 140  oC, Mg: 350  oC, Ca: 560  oC), 
Me(OH)2(т) → плавятся без разложения  (Me = Sr, Ba), 

Be(OH)2(т)  + 2NaOH(р)  = Na2[Be(OН)4], 
Be(OH)2(т)  + 2NaOH(т)  = Na2BeO2 + 2H2O      (t), 
2Ca(OH)2(р)  + 2Cl2(г) = Ca(OCl)2 + CaCl2 + 2H2O, 

Ca(OCl)2 + СO2 +  H2O  = CaCO3 + 2HClO, 
Ca(OH)2(р) + Cl2(г) = CaCl-1OCl+1

(хлорная или белильная известь)+ CaCl2 + 2H2O, 
2CaClOCl + СO2 +  H2O  = CaCO3 + 2HClO + CaCl2,

Me(OH)2(р)  + Na2CO3(р)  =  MeCO3  + 2NaOH  (Me = Ca, Sr, Ba), 
Me(OH)2(р) + Me(HCO3)2  =  2MeCO3  +   2H2O, 
Mg(OH)2(т) + 2NH4Cl(р)  =  MgCl2 + 2NH3 

.H2O, 
Mg(OH)2(т) + 2NH3 

.H2O   ≠ , Ве(OH)2(т) + 2NH3 
.H2O   ≠, 

Са(OH)2(т) + СO(г)  = CaCO3  + H2    (400 оС), 
6Sr(OH)2 + 6Br2 = 5SrBr2 + Sr(BrO3)2 + 6H2O. 

 ● Карбонаты  и гидрокарбонаты 
● Возможные пути получения: 

Me(OH)2(р) + CO2(г)  = MeCO3↓ + H2O   (Me = Ca, Sr, Ba), 
Вe(OH)2(суспензия) + CO2(г)  + 3H2O = ВeCO3

.4H2O↓, 
MgSO4(т)  + CaCO3(т)  = MgCO3  + CaSO4    (t), 

MeCl2(р)+ Na2CO3(р)=MeCO3↓ + 2NaCl (Me = Ca, Sr, Ba), 
5MgCl2(р) + 5Na2CO3(р) + 2H2O=Mg(OH)2

.3MgCO3↓ + Mg(HCO3)2 +10NaCl, 
5MgCl2(р) +5(NH4)2CO3(р)+ 2H2O=Mg(OH)2

.3MgCO3↓+ Mg(HCO3)2 + 10NH4Cl, 
4BeSO4(т)  + 5Na2CO3(р) + 2H2O =Be(OH)2

.3BeCO3↓ + 2NaHCO3  + 4Na2SO4,
2BeCl2(р)+ 2(NH4)2CO3(р) + H2O=Be(OH)2

.BeCO3↓+ 4NH4Cl + CO2↑, 
Be(OH)2 

. BeCO3 + 3(NH4)2CO3(р)  = 2(NH4)2 [Be(CO3)2] + 2NH3
.H2O, 

2(NH4)2 [Be(CO3)2] =Be(OH)2
.BeCO3↓+ 4NH3↑+ 3CO2↑+ H2O  (t). 

Эти реакции представляют большой интерес в связи с возмож-
ностью их использования в аналитической химии для отделения бе-
риллия от алюминия и железа, гидроксиды которых мало растворимы в 
карбонате аммония и практически не растворимы в карбонатах щелоч-
ных металлов. 

MgCl2(р)+ 2NaHCO3(р) = MgCO3↓ + 2NaCl + CO2↑+ H2O (t), 
MgCO3(суспензия) + CO2 + H2O =  Mg(HCO3)2, 

Mg(OH)2 
. 3MgCO3 

. 3H2O(суспензия) + 5CO2↑=  4Mg(HCO3)2, 
CaCO3(т) + 2HCl(р) = CaCl2  + H2O + CO2↑, 

Ca(HCO3)2(р)  + 2HCl(р) = CaCl2 + 2H2O + 2CO2↑, 
CaCl2(р)+ 2NH3(г)+ CO2(г) + H2O  = CaCO3 + 2NH4Cl, 
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CaSO4(суспензия)  + 2NH3(г) + CO2(г) + H2O  = CaCO3 + (NH4)2SO4, 
CaC2O4

.3H2O = CaCO3 + CO↑+3H2O, BaS(т) + CO2 + H2O =BaCO3↓ + H2S↑. 
●Свойства карбонатов: 

MeCO3(т)  = MeO + CO2(t, Be >180 оС, Mg = 350–540 оС, Ca = 900–1200 оС, 
Sr =1100–1200 оС, Ba =1000–1360 оС), 

ВаCO3(т)   + C(т)  =  ВаO + 2CO↑ (t), 
ВаCO3(т)   + 4C(т)  + N2 =  Ва(CN)2 цианид + 3CO↑ (t),

CaCO3(т) + CO2 + H2O = Са(HCO3)2, Mg(HCO3)2(р) =MgCO3↓+ CO2↑ + H2O  (t), 
SrCO3(т)   +  Br2 + 2C(т)  = SrBr2 + 3CO↑   (t), 

BeCO3(т)+  H2O(гор.пар)  =  (BeOH)2CO3 + CO2   (t), 
MgCO3(т)+  H2O(гор.пар)  =  (MgOH)2CO3 + CO2  (t), 

MeCO3(т)+ 2HCl(р)  = MeCl2 + CO2 + H2O, 
BeCO3(т)+ 4HF(k)  = H2[BeF4] + CO2 + H2O, 

BeCO3(т)+ 4NaOH(k,гор)  = Na2[Be(OН)4] + Na2CO3, 
MeCO3 + CO2 + H2O = Me(HCO3)2  (Me = Mg, Ca, Sr, Ba), в природе, 
CaCO3

.MgCO3+2CO2 + 2H2O = Ca(HCO3)2 + Mg(HCO3)2, в природе, 
Me(HCO3)2 → существуют только в растворе(Me = Mg, Ca, Sr, Ba). 

●Смягчение временной жесткости: 
– Кипячением: 

Ca(HCO3)2(р) ↔  CaCO3↓ + CO2 ↑ + H2O, 
Mg(HCO3)2(р)↔  MgCO3↓ + CO2 ↑ + H2O, 

Mg(HCO3)2(р)↔  Mg(ОН)2↓+ 2CO2↑٭ 
 .при длительном кипячении MgCO3 гидролизуется, т.к٭

ПРMgCO3>ПРMg(ОН)2), 
4Fe(HCO3)2(р) + O2  + 2H2O  = 4Fe(OH)3 ржавый налет+ 8CO2↑. 

– Известковым способом: 
Са(ОН)2(р)+ CO2(растворенный в воде)  = CaCO3↓ + H2O, 

Са(ОН)2(р)+ Ca(HCO3)2(р)  = 2CaCO3↓ + 2H2O, 
Са(ОН)2(р)+ Mg(HCO3)2(р)   = CaCO3↓ + MgCO3↓ + 2H2O, 

Са(ОН)2(р)+ MgCO3(т)   = CaCO3↓ + Mg(ОН)2↓. 
– Содовым способом: 

Na2CO3(р)+ Ca(HCO3)2(р) = 2CaCO3↓ + 2NaHCO3, 
Na2CO3(р)+ Mg(HCO3)2(р)  = MgCO3↓+ 2NaHCO3. 

●Устранение постоянной жесткости воды: 
– Содовым способом: 

Na2CO3(р) + СаSO4 =CaCO3↓+ Na2SO4, 
Na2CO3(р) + MgSO4  = MgCO3↓+ Na2SO4, 

Na2CO3(р) + СаCl2  = CaCO3↓+ 2NaC, 
Na2CO3(р) + MgCl2 = MgCO3↓+ 2NaCl. 

– Ионно-обменным методом: 
2[K]Na + Ca(HCO3)2 ↔[K2]Ca + 2NaHCO3, 

2[K]Na + MgSO4↔[K2]Mg+ Na2SO4; 2[K]Na+CaSO4 ↔ [K2]Ca + Na2SO4. 
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●Гидриды металлов IIA группы бесцветные кристаллические 
вещества, ионные соединения (BeH2 и МgH2 – имеется доля ковалент-
ности; гидролизуются; проявляют восстановительные свойства; СаН2 
<BaН2<SrН2<RaH2 → восстановительная активность увеличивается. 

●Получение гидридов: 
Me (т)+ H2(г) = MeH2(т)  (Ca=250 оС, Sr=200 оС, Ba=150 оС), 

Me (т) + H2(г) ≠   (Me = Be, Mg),  Mg (т)+ H2(г) = MgH2(т) ٭ 
 .только при высоком давлении и в присутствии катализатора٭

BeCl2 (т)+ 2LiH(в эфире)  = BeH2 + 2LiCl, 
2MeCl2 (т)+ LiAlH4(в эфире) = 2MeH2 + LiCl + AlCl3   (Me = Be, Mg). 
●Свойства гидридов: 
СаН2 <BaН2<SrН2<RaH2 → активность увеличивается, термиче-

ская стабильность гидридов ЭН2 увеличивается в ряду ВеН2 – MgH2 – 
СаН2 и немного уменьшается при переходе к ВаН2. 

3CaH2(т)  + N2(г) = Ca3N2 + 3H2↑ (1000 оС),  MeH2(т)  = Me + H2↑ (600–650 оС), 
MeH2(т) + 2H2O = Me(OH)2  + 2H2↑ (t), 

СаН2(к) + 2Н2O  = Са(ОН)2(к) + 2Н2(г); ΔG° = –272 кДж, 
СаН2(к) + O2(г) = Са(ОН)2(к); ΔG° = –328 кДж, 

MeH2(т)  + O2(г)   = MeO + H2O↑   (350 оС), 
CaH2(т)  + 2СO2(г)   = Са(НСОО)2 формиат     (t), 

2MeH2(т) + ЭO2(т) = 2MeO + Э + 2H2↑(t, Me = Ca, Sr, Ba; Э = Ti, W, Nb и др.), 
3CaH2(т)  + Al2О3(т)   = 3СаO + 2Al + 3H2↑ (750 oС), затем: 

CaH2(т)  + 2Al   = CaAl2 + H2↑,    3CaH2(т)  + 2ВCl3 пар  = 3CaCl2 + B2H6  (t), 
MeH2(т)  + 2HCl(р)  = MeCl2 + 2H2↑, МИК. 

●Галогениды металлов IIA группы. 
Фториды Mg, Ca, Sr, Ba не растворимы, остальные галогениды 

растворяются в воде. 
●Получение галогенидов: 

Me(OH)2(т) + 2NH4Cl(р)  = MeCl2 + 2NH3 + 2H2O   (t), 
Me + Cl2  = MeCl2(Mg=22 оС, Ca= 22 оС, Sr=200–400 оС, Ba= 100–150 оС), 

Me(т) + F2 (I2) = MeF2 (Be = 250 оС, Ba = 100–150 оС), 
BeO + С + Cl2 = ВеCl2 + CO    (t), 

Me(OH)2(т) + 2HCl(р) = MeCl2 + 2H2O; Be(OH)2(т) +2HF = BeF2 + 2H2O(t), 
MeO(т)  + 2HF (HI)= MeF2  + H2O  (t, Me = Mg, Ca, Sr), 

MeCO3(т) + 2HF (HI)= MeF2  + H2O + CO2 (t, Me = Mg, Ca, Sr), 
Me + 2HГ = MeГ2   + H2    (600 оС, Me = Be, Mg, Ca). 

●Свойства галогенидов: 
MeCl2(т)  + H2Oпар  =  MeO +  2HCl   (Mg = 500 оС, Be = 900–950 оС), 

MeCl2(т)  + H2O ↔  Me(OH)Cl +  HCl   (Me = Mg, Be), 
BeCl2  

. 4H2O(т)   ↔  Be(OH)Cl +  HCl  + 3H2O  (130 оС), 
2Be(OH)Cl(т)= Be2OCl2 оксохлорид+ H2O(140 оС, оксоляция), 
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MeCl2(т)  + H2O =  Me(OH)2 +  2HCl     (t, Me = Mg, Be), 
MgCl2

.  6H2O   = MgCl2
.  4H2O  + 2H2O    (120 оС), 

MgCl2
. 4H2O  = MgCl2. 2H2O + 2H2O (150 оС), 

MgCl2
. 2H2O  = MgCl2. H2O  + H2O   (240 оС), 

MgCl2
. H2O  = MgOHCl  + HCl (t >300 оС, пирогидролиз), 

2MgOHCl = Mg2OCl2 оксохлорид+ H2O (t >400 оС, оксоляция), 
MgCl2.H2O + NH4Cl = MgCl2 + NH3↑+ H2O↑+HCl↑ (t, NH4Cl подавляет пирогидролиз), 

MeГ2(т)  + H2SO4(р) =  MeSO4↓ + 2HГ↑  (Г= F, Cl, Br, I), 
MeCl2(p)  + Na2SO4(р) =  MeSO4↓ + 2NaCl, 

MeCl2(p)  + Na2CO3(р) =  MeCO3↓ + 2NaCl (Г= F, Cl, Br, I),
MeCl2(p)  + 2NH4F(p)  = MeF2↓+ 2NH4Cl (Me  = Mg, Ca, Sr, Ba), 

MeCl2(p)  + 2NaOH(p)  =  Me(OH)2↓+ 2NaCl   (Me = Be, Mg), 
BeГ2(p) + 4NaOH(p)  =  Na2[Be(OH)4] + 2NaГ  (Г–F, Cl, Br, I), 

BeCl2(p) + 4HF = H2[BeF4] + 2HCl;      MgBr2 + 2HF =  MgF2  + 2HBr, 
MgCl2(p)  + 6NH3 =  [Mg(NH3)6]Cl2  (Г = Cl, Br), 

BeF2 + 2NH4OH = Be(OH)2↓ + 2NH4F, 
BeF2 + 2NH4F = (NH4)2 [BeF4]↓, получение безводного BeF2, 

(NH4)2 [BeF4] = 2NH4F↑ + BeF2, 
BaBr2 + CO2 + 1/2O2 = BaCO3↓ + Br2;    BaBr2   +  2Br2 = BaBr6, 

BaBr2 + 2NH3  + 2K = Ba(NH2)2 + 2KBr + H2. 
●Сульфиды и сульфаты металлов IIA группы 
– Получение: 
Me + S(г)  = MeS (t, оС),  BeCl2(т)  + 3S(г)= BeS + S2Cl2     (t, оС), 

Me + H2S(г)  = MeS  + H2   (500 оС),  Be2C(т)  + 2S(г)  = 2BeS + C(t), 
2MgO + CS2  =  2MgS + CO2   (t), CaCl2(p) + H2S(г, р)  = CaS↓  + 2HCl, 

MeSO4(т)  + 4H2(г)  = MeS + 4H2O (500–550 оС, Me = Ca, Sr, Ba), 
MeSO4(т)  + 4CO(г)  = MeS + 4CO2   (800 оС), 

MeSO4(т)  + 4C= MeS + 4CO(t, Me = Ca, Ba, Sr), 
CaSO4(т)  + 3C= CaS + 2CO  + CO2    (900 оС), 

MeSO4(т) + 2S(г) = MeS + 2SO2 (t, Me = Ba, Sr), 
BaSO4 + H2S(р)= BaS↓+ H2SO4,    MeO+  H2SO4(р)  = MeSO4↓ + H2O; 

Me(OH)2  +  H2SO4(р)  = MeSO4↓ + 2H2O. 
– Свойства сульфидов и сульфатов: 
2MeS + 2H2O ↔ Me(OH)2  + Me(HS)2     (Me =Ca, Sr, Ba), 

3MgS + 2H2O = Mg(HS)2 + 2MgO + H2S (холод), 
2MeS + 2H2O = MeO+ H2S  (t, Me = Ca, Sr, Ba), 

2MeS + 2HCl = MeCl2 + H2S  (Me = Sr, Ba), 
MeS + 2HNO3(p) = Me(NO3)2 + H2S, 

3MeS + 8HNO3(k) = 3Me(NO3)2 + 2NO+ 3S + 4H2O, 
MeS + H2SO4(р)   = MeSO4  + H2S,     MeS + 2O2 = MeSO4      (t), 

3MeS + 4H2SO4(k)   = 3MeSO4  + 4S + 4H2O, 
2CaScуcпензия + H2O + 2O2 = Са(OH)2  + СаS2O3     (t), 

MeS + 2S = MeS3   (или MeS4,  t),       MeS + F2 = MeF2 + S    (t), 
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CaS(т)   + CO2(г)    + H2O(г)   = CaCO3↓  + H2S   (300 оС), 
MgS(т)   +  CO2(г)   =MgO + COS   (660 оС), 

MeSO4(т)  + H2SO4(к)   =Me(НSO4)2   или   H2[Me(SO4)2]комплексная соль, 
MeSO4(т)  +  (NH4)2SO4  =Me(НSO4)2   +  2NH3↑, 

2MeSO4(т)  = 2MeO +  2SO2↑+ O2↑     (t). 
●Нитраты  металлов IIA группы 
– Способы получения: 

МеО+ 3NO2  = Ме(NO3)2 + NO↑,  МеCO3  + 3NO2 = Ме(NO3)2+NO↑+ CO2↑, 
MeO + 2NH4NO3 = Me(NO3)2 + 2NH3 + H2O  (Me = Ba, Sr), 

МеО(т) + 2HNO3(р)  = Me(NO3)2 + H2O,  
Me(OH)2 + 2HNO3(р) = Me(NO3)2 + 2H2O, 

МеCO3  + 2HNO3(р)  = Ме(NO3)2 + CO2↑+ H2O, 
4Me(т) + 2HNO3(k)  + 8HNO3(k) = 4Me(NO3)2 + N2O↑ + 5H2O  (t), 

4Me(т) + HNO3(p) +  9HNO3(p) = 4Me(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O   (t), 
BeCl2(т) + 4N2O4 = [NO]2[Be(NO3)4] + 2NOCl, затем: 

[NO]2[Be(NO3)4] = Be(NO3)2  + 4NO2↑получение безводной соли(t), или 
Me(NO3)2 

. 6H2O + 6NH4Cl = Me(NO3)2 + 6NH3↑+ 6HCl↑ + 6H2O↑  (t, Me = Be, Mg), 
MeCl2 

. 6H2O + 6NH4Cl = MeCl2 + 6NH3↑+ 6HCl↑ + 6H2O↑ (t, Me = Be, Mg).
– Свойства нитратов: 

2Me(NO3)2  = 2MeO + 4NO2 + O2    (600–660 оС), 
Me(NO3)2  = Me(NO2)2 +  O2     (t<<600 оС,   Me = Ca, Sr, Ba), 

Me(NO3)2(р)  + 2NaOH(р)  = Me(OH)2↓ + 2NaNO3   (Me =  Be, Mg),
Be(NO3)2(р)  + 4NaOH(р)  = Na2[Be(OН)4]  + 2NaNO3, 

Me(NO3)2(р)  + H2SO4(р)  = MeSO4↓ + 2HNO3   (Me = Ca, Sr, Ba), 
2Be(NO3)2

.4H2O = 2BeO + 4NO2 + O2   + 8H2O (600 оС), 
Mg(NO3)2

.6H2O = Mg(NO3)2 
. 2H2O + 4H2O  (95 оС), 

Mg(NO3)2 
. 2H2O= Mg(OH)NO3 +H2O+HNO3    (t >130 оС, пирогидролиз), 

4Mg(OH)NO3  = 4MgO + 4NO2 + O2 + 2H2O  (t > 160 оС), 
Ме(NO2)2 → MеO + NO2 + NO  (650 оС). 

●Нитриды металлов IIА группы Э3N2 – тугоплавкие кристал-
лические вещества; можно рассматривать как соли аммиака; гидроли-
зуются. 

3Me (т) + N2(г) = Me3N2(т) (t),  Ме3N2 + 6H2O = 3Ме(OH)2 + 2NH3, 
4Ме3N2 = N2 + 3Ме4N2 субнитриды(Me = Sr, Ba), 

Ме4N2 + 8H2O = 4Ме(OH)2 + 2NH3+ H2   (Ме = ЩЗМ), 
Ва3N2 + 2N2 = 3ВаN2 пернитри  (500 oC, Р), 

3ВаN2 + 6HCl  = 2NH3 + 2N2 + 3BaCl2,  ВМД, 
Ме3N2 + 2H2 = МеH2 + 2MeNHимид, 

Ме3N2 + 3CO = 3MeO + N2 + 3C  (t, Me = Ca, Sr, Ba), 
Ba3N2 + 2CO = 2BaO + Ba(CN)2 цианид(t), 

Ме3N2 + МеСl2 =2MeNMeClнитридгалид (t, Me = Sr, Ba). 
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●Карбиды 
МеО + 3С =МеC2 + CO (tt). 

Необратимый гидролиз: 
Ве2С + 4Н2O = 2Ве(ОН)2 + СH4,    Mg2C3 + 4Н2O = 2Mg(OH)2 + СН3С≡СН 

CaC2 + 2Н2O = Ca(ОН)2 + С2Н2. 
●Получение цемента 

Al2O3
.2SiO2

.2H2Oглина + CaCO3 известняк  → обжиг: 
1) Al2O3 

. 2SiO2 
.2H2Oглина= Al2O3 

.2SiO2  + 2H2O  (430 оС, дегидратация), 
2) Al2O3 

. 2SiO2= Al2O3+2SiO2 (1400–1600 оС),  3) CaCO3 = CaO+CO2 (t > 800 оС). 
●Цементный клинкер: 

1) 3CaO +  SiO2  = Ca3SiO5   (Ca2SiO4 
. CaO) – силикатный цемент, 

2) 3CaO + Al2O3 = Ca3(AlO3)2  – алюминатный цемент, 
CaO40% + Al2O3 40% + Fe2O3 10-15% + SiO2 5-10% →глиноземистый цемент. 

●Применение цемента: 
Ca3SiO5 + 5H2O = Са(ОН)2+ Ca2SiO4 

.4H2O (схватывание силикатного цемента), 
Ca2SiO4  + 2H2O = Ca2SiO4 

. 2H2O  (схватывание силикатного цемента), 
Ca3(AlO3)2  + 6H2O = Ca3(AlO3)2 

. 6H2O (схватывание алюминатного цемента), 
2Ca(AlO2)2 + 10H2O = Ca2Al2O5 

.7H2O + 2Al(OH)3   
(схватывание глиноземистого цемента). 

●Получение газосиликатных строительных материалов: 
3Ca(OH)2 + 6H2O + 2Al = 3CaO. Al2O3 

. 6H2O + 3H2. 
●Реакция катиона Ba2+: 

BaCl2(р) + K2CrO4(р)  = BaCrO4↓желтый+   2KCl(вCH3COOH+CH3COONa) 
BaCrO4  + CH3COOH(р) ≠  , BaCrO4  + NaOH  ≠,  
BaCrO4  + сильные кислоты → растворяется, 

Ba2+ + SO4
 2- = BaSO4↓белый;  BaSO4 + кислоты≠ ; BaSO4 + щелочи≠, 

BaCl2(р) + (NH4)2C2O4 оксалат аммония= BaC2O4↓белый + 2NH4Cl, 
BaC2O4 – растворим в HCl, HNO3 и CH3COOH. 

*окрашивание пламени в желто-зеленый цвет солями бария. 
●Реакция катиона Sr2+: 
SrCl2(р) + (NH4)2C2O4 оксалат аммония   = SrC2O4↓белый + 2NH4Cl, 

SrC2O4+ мин.кислоты → растворяется, 
SrC2O4+CH3COOHконц→ растворяется при нагревании, 

SrCl2(р) + К2SO4(р)    =  SrSO4↓белый  крист.+ 2KCl, 
*окрашивание пламени в карминово-красный цвет солями стронция. 
●Реакция катиона Ca2+: 

CaCl2(р) + (NH4)2C2O4оксалат = CaC2O4↓белый  + 2NH4Cl   (в CH3COOH), 
CaC2O4 + CH3COOH(р)  ≠  нет реакции, 

CaCl2(р) + К4[Fe(CN)6]жкс+ NH4Cl = KNH4Са[Fe(CN)6]↓(белый) + 3КCl, 
KNH4Са[Fe(CN)6]  +CH3COOH(р)  ≠  нет реакции. 

*окрашивание пламени горелки в кирпично-красный цвет соля-
ми кальция. 
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●Реакция катиона Mg2+: 
MgCl2 + 2NaOH = Mg(OH)2↓белый + 2NaCl, 
Mg(OH)2 + 2NH4Cl = MgCl2 + 2NH3 

. H2O, 
MgCl2 + 2NH3 

. H2O = Mg(OH)2↓белый + 2NH4Cl, 
MgCl2 + Na2HPO4 + NH3 

. H2O =  MgNH4PO4↓белый + 2NaCl + H2O 
(в присутствии NH4Cl, чтобы не образовался Mg(OH)2). 

Оксихинолин (при рН = 10–12) дает зеленовато-желтый крист. осадок. 
Магнезон – I или Магнезон – II в отсутствие NH4

+ дают синее 
окрашивание. 

Соли магния не окрашивают пламя. 
2СО3

2- + 2Mg2+  + H2O= (MgOH)2СО3↓белый+ CO2, 
(MgOH)2СО3+ 4NH4Cl + H2O= 2MgCl2 + 4NH3 

. H2O+ CO2. 
 
 
3.18. Химия цинка, кадмия и ртути 

Цинк – голубовато-бледно-серый амфотерный металл; кадмий –  
мягкий серебристо-белый металл; ртуть – жидкий серебристый металл; 
все они токсичные металлы; ZnS – цинковая обманка; Hg2Cl2 – каломель. 

●Способы получения цинка, кадмия и ртути: 
1) 2ZnS + 3O2  = 2ZnО + 2SO2  (t),    2) ZnО(т) + С(т) =  Zn(т) + CO(t), 

1)  ZnО(т) + H2SO4(р) = ZnSO4  + H2O, 
2)  2ZnSO4(p) + 2H2O = Zn + O2 + 2H2SO4  (электролиз раствора) 

CdSO4(p) + Zn(т) = ZnSO4 +Cd,HgS(т) + O2  = Hg↑ + SO2↑ (обжиг, 500 oC), 
HgS(т)+ Fe(т) = Hg↑+ FeS (t),4HgS(т)+ 4CaO(т) = 4Hg↑+ 3CaS + CaSO4. 

●Cвойства цинка, кадмия и ртути: 
Э(т) +  H2O ≠ в оу (оксидная пленка, Э = Zn, Cd), 

Zn(т) +  H2O = ZnО(т)  + H2↑ (t, нагретый пар, без оксидной пленки), 
Э(т) + O2 ≠ в оу (Э = Zn, Cd, Hg),   2Э(т) + O2 = 2ЭО   (t, Э= Zn, Cd)٭, 

 .Zn – зелено-голубое пламя, Cd-красное пламя٭

2Hg(г) + O2(г) =  2HgО  (t> 300 oC),  Э(т)  + H2(г)  ≠  в оу (Э = Cd,  Hg), 
Zn(т) + H2(г) =  ZnН2  (t),  Э(т) + S(т)  = ЭS(t, Э = Zn, Cd), 

Э(т)  +  N2(г)   ≠  в оу   (Э = Zn, Cd, Hg), 
2Hg(ж) + S(т) = HgS (оу, нейтрализация ртути в помещении), 

3Zn(т) + 2Р(г) = Zn3Р2 (t);       3Hg + 2Р(г) = Hg 3Р2 (t), 
Zn(т) + 2N2O4(ж)   = Zn(NO3)2  + 2NO,  Zn(т) + CuO(т)   = ZnO+ Cu(t), 

Zn(т) + CuSO4(р)   = ZnSO4  + Cu, Zn(т) + FeSO4(р)   = ZnSO4  + Fe, 
3Zn(т) + 2NH3 = Zn3N2  + 3H2

↑  (600 0С),  Zn(т) +  H2S(г)  = ZnS + H2
↑ (t),

Э  +  Г2(г)   = ЭГ2    (t,  Э = Zn, Cd, Hg; Г = F, Cl, Br, I), 
Hg+  I 2(г)   = HgI2    (оу), Zn(т)  + Br2(ж) = ZnBr2  (оу), 

Э + H2SO4(р) = ЭSO4 + H2(Э = Zn, Cd), Э+ 2HCl(р) = ЭCl2  + H2 (Э = Zn, Cd), 
Hg(ж)   + H2SO4(р)   ≠  ;   Hg(ж)   +  HCl(р)    ≠, 
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Э + H2SO4(к) + H2SO4(к) = ЭSO4 + SO2  + 2H2O (t, Э = Zn, Cd, Hg), 
Zn(т)  + H2SO4(к) + H2SO4(к)  =  ZnSO4  +  SO2  + 2H2O  (t), 
3Zn(т) +  H2SO4(к) + 3H2SO4(к) = 3ZnSO4 + S↓ + 4H2O  (t), 

4Zn(т) +  H2SO4(к) + 4H2SO4(к) = 4ZnSO4 + H2S↑ + 4H2O (t), 
4Э(т) + HNO3(5 %)  + 9HNO3(5 %) =4Э(NO3)2  + NH4NO3 + 3H2O   (Э = Zn, Cd), 
3Э + 2HNO3(30 %)+ 6HNO3(30 %)=3Э(NO3)2 + 2NO↑+ 4H2O  (Э = Zn, Cd, Hg), 
Э + 2HNO3(к)  + 2HNO3(к) = Э(NO3)2  + 2NO2

↑+ 2H2O   (Э = Zn, Cd, Hg), 
6Hgизб + 2HNO3(50 %) + 6HNO3= 3Hg2(NO3)2+ 2NO↑+ 4H2O (на холоде), 

Zn(т) + 2NaOH(к)  + 2H2O = Na2 [Zn(OН)4 ] + H2↑, поэтапно: 
1) Zn(т) + 2H2O=  Zn(OH)2↓+ H2↑, рН>7, 

2) Zn(OH)2(т)+ 2NaOH(к)  = Na2[Zn(OН)4 ]. 
Zn(т) + Na2СО3(к)  + 3H2O = Na2 [Zn(OН)4 ] + H2↑+ СO2↑, 

Zn+ 2NaOH(распл) = Na2ZnO2 + H2↑, 
Zn + Na2СО3(распл) = Na2ZnO2+ СO↑, 

Э + 2NaOH(к)  + 2H2O ≠   (Э =  Cd, Hg) 
Zn(т) + 4NH3

.2H2O(р)=[Zn(NH3)4](OН)2 + H2
↑+ 2H2O, поэтапно: 

1) Zn(т) + 2H2O=  Zn(OH)2↓+ H2
↑,  рН>7, 

2) Zn(OH)2(т)+ 4NH3  = [Zn(NH3)4](OН)2. 
Zn(т) + 2NH4Cl(т) = ZnCl2 + 2NH3

↑+ H2
↑(t), 

2Zn(т) + 4NH4Cl(к) = [Zn(NH3)4]Cl2+ ZnCl2 + 2H2
↑, 

4Zn(т) + CO2  + 7H2O = ZnCО3 
. 3Zn(OН)2 + 4H2

↑, 
4Zn(т) + NaNO3(р) + 7NaOH(р)) + 6H2O = 4Na2 [Zn(OН)4] + NH3, 
3Zn(т) + NaNO2(р) + 5NaOH(р) + 5H2O = 3Na2 [Zn(OН)4] + NH3,

4Hg+ 4NaOH= 4Na/Hg(амальг)+2H2O+ O2 (электролиз раств. на ртутном катоде), 
Hg(ж) + Na(т)  = Na/Hg (амальгама), Hg(ж) + 4HI(р)= H2[HgI4] + H2, 

3Hg +  6HCl(к) + 2HNO3(к) = 3HgCl2  + 2NO↑+ 4H2O. 
●Оксиды цинка, кадмия и ртути 
Оксиды ZnО, CdО имеют ионную кристаллическую решетку, а 

HgO – атомную; ZnО – рыхлый белый порошок, амфотерный оксид; 
CdО – основный оксид бурого цвета; HgO – основный оксид красного 
или оранжевого (желтого) цвета в зависимости от размера частиц; 
ZnО<CdО<HgO – летучесть в ряду увеличивается. 

●Получение оксидов цинка, кадмия и ртути: 
2Zn+ O2 = 2ZnO (t); 2ZnS + 3O2 = 2ZnO + 3SO2 (t), 

Э(OН)2   = ЭО↓+H2O(t),   ЭCО3  = ЭО↓ + CO2    (t, Э = Zn, Cd); 
HgCО3  → не обнаружен. 

2Э(NO3)2  = 2ЭО↓+ 4NO2 + O2  (300–400 оС, Э = Zn, Cd), 
K2[HgI4] + 2KOH = HgO↓(красный) + 4KI + H2O, 

Hg(NO3)2  = 2HgО↓(крас) + 4NO2  + O2 (400 оС), HgО = Hg + O2  (450 оС), 
Hg(NO3)2  + 2NaOH(p)  = HgO↓(желтый) + 2NaNO3 + H2O, 

Hg2(NO3)2  + 2NaOH(p)  = Hg↓ + HgO↓(желтый)+ 2NaNO3 + H2O, 
HgS+ 2NaOH(p)  = HgO↓(желтый) + Na2S + H2O. 
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●Свойства оксидов цинка, кадмия и ртути: 
2ЭО(т)  ↔  2Э + O2   (до плавления: Zn = 1300, Cd = 900, Hg = 450 оС),
ЭО + H2O  ≠ , ZnО(т) + H2(г)  ≠,   ЭО(изб) + HCl(р = ЭОНCl(Э = Zn, Cd, Hg), 
ZnО(т) + С(т) =  Zn(т) + CO(t),     ZnО(т) +  H2SO4(р)  =  ZnSO4 + H2O,

ЭО(т)  +  2HCl(р)   = ЭCl2 + H2O(Э = Zn, Cd, Hg), 
ZnО(т) + 2NaOH(p)  + H2O= Na2[Zn(OH)4], 

ZnО(т) + 2NaOH(т)  = Na2ZnO2 + H2O(сплавление), 
ZnО+ К2O= K2ZnO2 цинкат (плавл.), CdО+ К2O= K2CdO2кадмат (плавл.), 

ZnО+ Na2CО3  = Na2ZnO2 + CO2↑(плавл.), ZnО+ BaO= BaZnO2 (плавл.), 
ЭО + МеСО3 = МеZnO2  + CO2↑  (сплавление, Э= Zn, Cd; Ме = ЩМ, ЩЗМ), 

ZnO+ NH3
.H2O(р)   =  Zn(OH)2↓белый+ NH3, 

HgО(т)  + К2O(т)  = K2[HgO2]меркураты    (сплавление), 
Hg2O  + H2O ≠  ; Hg2O + NaOH(р)  ≠ , 

Hg2O = HgО + Hg   (100 оС или света), 
2HgO  + NH3 + H2O = [Hg2N]OH.2H2O↓,  2HgO  + Fe = FeO   + Hg  (t), 

Hg2O(т)  + 2HNO3(p) = Hg2(NO3)2 + H2O, 
ЭО  + 2HNO3(р)   = Э(NO3)2  + H2O  (Э = Zn, Cd, Hg). 

●Гидриды цинка, кадмия и ртути 
●Получение: 

ЭI2  + 2LiH = ЭH2↓+ 2LiI  (в эфире, Э = Zn, Cd, Hg), 
ЭI2  + 2LiAlH4 = ЭH2↓+ 2LiI + 2AlH3 (в эфире, Э = Zn, Cd, Hg), 
2ЭI2  + LiAlH4 = 2ЭH2↓+ LiI + AlI3   (в эфире, Э = Zn, Cd, Hg), 

ЭI2(эфир) + 2LiAlH4 = ЭH2 + 2LiI + 2AlH3    (в эфире, –40 oC). 
●Свойства: 
ZnH2  = Zn + H2      (90 oC);         CdH2  =  Cd  +  H2     (–20 oC), 

HgH2  = Hg + H2     (–125 oC);  ZnH2(т)  + 2H2O=Zn(OН)2 ↓ + 2H2. 
●Гидроксиды цинка и кадмия 
Гидорксид ртути не обнаружен, он разлагается в момент обра-

зования; Zn(OН)2 – амфотерный гидроксид; Cd(OН)2 – слабо амфотер-
ный гидроксид; Zn(OН)2<Cd(OН)2 – растворимость увеличивается. 

ЭCl2(р) + NaOH(р)  = ЭОНCl + NaCl (Э = Zn, Cd), 
ЭCl2(р) + 2NaOH(р)  = Э(OН)2↓ + 2NaCl (Э = Zn, Cd), 

ZnO+ NH3
.H2O(р)   =  Zn(OH)2↓белый  + NH3, 

ZnCl2  + 2NH3(г)  + 2H2O = Zn(OH)2↓белый  + 2NH4Cl, 
Zn(OН)2(т) = ZnO+ H2O     (250 oC);    Cd(OН)2(т) = CdO+ H2O (200 oC), 

Zn(OН)2(т) + 4NH3 
.H2O(p)   =[Zn(NH3)4](OН)2 + 4H2O, 

Zn(OН)2(т) + 4NH3 (г)   =[Zn(NH3)4](OН)2, 
Zn(OН)2(т) + 2NaOH(р) = Na2 [Zn(OН)4], 

Zn(OН)2(т) + 2NaOH(р, расплав)  = Na2 ZnO2 +  2H2О  (t), 
2Zn(OН)2(т)+ 4NH4Cl (р) =[Zn(NH3)4]Cl2+ ZnCl2 + 4H2О, 

Cd(OН)2(т)  + 2NaOH(к)  = Na2[Cd(OН)4]   (длительное кипячение), 
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Cd(OН)2(т)  + 4NaOH(к)  = Na4 [Cd(OН)6]  (длительное кипячение), 
Cd(OН)2(т)  + 2Ва(OН)2(к)  = Ва2[Cd(OН)6] (длительное кипячение), 

Э(OН)2(т) + 4NH3   =[Э(NH3)4](OН)2   (Э = Zn, Cd), 
Cd(OН)2(т) + 6NH3  =[Cd(NH3)6](OН)2, 

Э(OН)2(т)  + 2HCl(р)  = ЭCl2 +  2H2О  (Э = Zn, Cd). 
●Сульфаты: 

ZnSO4  + 4NH3   =[Zn(NH3)4]SO4, 
5ZnSO4(р) + 5Na2CО3(р)+ 4H2O =3Zn(OН)2 

.2ZnCО3 
.H2O↓+5Na2SO4 + 3CO2, 

ZnSO4(р)    + 2NaНCО3(р)   =ZnCО3↓ + Na2SO4 + CO2  + H2O, 
CdSO4(т)   ≠  плавится без разложения;  CdSO4(p)  + Na2S(p)   CdS↓ + Na2SO4, 

2ZnSO4 = 2ZnO + 2SO2  + O2 (620 оС);  HgSO4= Hg + SO2  + O2 (500 оС), 
3HgSO4(т)     + 2H2O = 2HgO.HgSO4↓желтый + 2H2SO4,

2Hg2SO4(т)  + 2H2O = Hg2(OH)2
.Hg2SO4↓+ H2SO4, 

HgSO4(т)    + 2NaCl(т)   = HgCl2↑+ Na2SO4       (t), 
2ЭSO4(т)    + 2H2O = (ЭOН)2SO4↓ + H2SO4     (Э = Zn, Cd). 

●Нитраты: 
Hg2CO3(т) + 2HNO3(p) = Hg2(NO3)2 + H2O + CO2, 

Э  + 2N2O4  =Э(NO3)2  + 2NO;   ЭО  + 2HNO3(р)   = Э(NO3)2  + H2O, 
Hg(NO3)2(т)  + H2O = Hg(OН)NO3↓ + HNO3, 

2Hg(NO3)2(т)  + H2O = Hg2O(NO3)2 ↓ + 2HNO3, 
3Hg(NO3)2(т)  + 2H2O = Hg3O2 (NO3)2 ↓ + 4HNO3,

Hg(NO3)2(т)  + 2NaOH(р) = HgO↓ + 2NaNO3  + H2O, 
2Hg(NO3)2(p)  + 4NH3

.H2O= [(Hg2N)]NO3 ↓+ 3NH4NO3 + 4H2O, 
Hg(NO3)2(p)  + 2NaClO2  = Hg(ClO2)2↓красный+ 2NaNO3,

Zn(NO3)2(p)   +  4KCN(p) = K2[Zn(CN)4] (p), 
Э(NO3)2(p)  + 2KCN(р)  = Э(CN)2↓белый+ 2KNO3 (Э = Zn, Cd), 

Hg(NO3)2(p)  + 2AgCN(т)  = Hg(CN)2↓+ 2AgNO3,
Hg(CN)2(нас.р.) + H2S(p) = HgS↓+ 2HCN, 
Hg(CN)2(нас.р.) + HgO(т) = Hg(CN)2

.HgO, 
Hg(CN)2(нас.р.) + HgCl2(нас.р.) ↔ 2HgClCN, 

Hg(NO3)2(p)  +  2KI(p) =  HgI2↓ + 2KNO3;   HgI2  +  2KI(p) = K2[HgI4],
Hg(NO3)2(p) + 4KI(p)= K2[HgI4]+ 2KNO3;Hg(NO3)2(p)+ Na2S(p)= HgS↓+ 2NaNO3,

Hg2(NO3)2(т)  + 2NaOH(р) = HgO↓+ Hg↓ + 2NaNO3  + H2O  (t), или 
Hg2(NO3)2(p)+ 2NaOH(р)= Hg2O +2NaNO3+ H2O;   Hg2O = HgO+ Hg (100 оС), 

Hg2(NO3)2(p) + H2O = Hg2(OH)NO3↓+ HNO3;   Hg(NO3)2(p)+ Hg= Hg2(NO3)2,
Hg2(NO3)2(p)  + H2SO4(p) = Hg2SO4↓+ 2HNO3,

Hg2(NO3)2(p)  + Na2CО3(p)  = Hg2CO3↓+ 2NaNO3, 
Hg2CO3(т)= Hg + HgО + CO2↑, 

Hg2(NO3)2   +  H2S(p) = HgS↓ + Hg + 2HNO3,
Hg2(NO3)2(p)   + 2NaCl(p) = Hg2Cl2↓ + 2NaNO3, 

Hg2(NO3)2(p)   + 2KSCN(p) = Hg2(SCN)2↓белый+ 2KNO3, 



 209 

Hg2(SCN)2↓ = Hg(SCN)2↓ + Hg↓черный, 
Hg2(NO3)2(p)   + 2KCN(p) = Hg(CN)2↓+ 2KNO3 + Hg↓черный, 

Hg2(NO3)2(p)   + 4KCN(p) = K2[Hg(CN)4] + 2KNO3 + Hg↓черный, 
2Hg2(NO3)2(p)   + 4NH3 =2Hg↓+ [Hg2N]NO3↓+ 3NH4NO3, 
Hg2(NO3)2(p)   + 2NH3 = Hg↓+ [Hg(NH2)]NO3↓+ NH4NO3, 
Hg2(NO3)2   + NH4N3 азид = Hg2(N3)2↓белый азид+ NH4NO3. 

●Сульфиды: 
ZnS>CdS>HgS – растворимость уменьшается.

ZnCl2(р)  +  Na2S(р) = ZnS↓белый, люминесцирует + 2NaCl, 
ЭCl2(р)  +  H2S(p) = ЭS↓ + 2HCl     (Э = Zn, Cd, Hg), 

ЭCl2(р) + H2S(г)+ 2CH3COONa(р) = ЭS↓ + 2NaCl + 2CH3COOH (Ме = Zn, Cd), 
3ZnO + 4S + 2NH3 + H2O = 3ZnS↓  + (NH4)2SO4 (225 oC, P), 

ZnSO4(р)  + BaS(р)  = ZnS↓  + BaSO4,   ZnS(т)   + 2HCl(р)  = ZnCl2 + H2S, 
ZnS(т) + CH3COOH(р)   ≠,    ZnS2     = ZnS + S  (120–500 oC), 
ZnSO4(р)  + 2Na2S2O3(к)  = ZnS2↓белый+ Na2S2O6 + Na2SO4   (t), 

CdSO4(р)  + Na2S(р)   = CdS↓ + Na2SO4, 
CdS + CH3COOH(р) ≠ ,  CdS + HCl(р)  ≠,  CdS + 2HCl(к)  =  CdCl2 +  H2S↑, 

Cd(пар)  +  H2S(г) = CdS↓лимонно-желтый  + H2↑(800 oC), 
Hg(NO3)2(p)   +  H2S(г) =HgS↓черный + 2HNO3, 
HgS + CH3COOH(р) ≠ ,    HgS + HCl(р)  ≠ , 

HgS + 2HCl(к)кипящая= HgCl2 +  H2S↑,
Hg2(NO3)2(p)  +  H2S(г) =HgS↓+Hg↓ +  2HNO3, 

HgS(т)  + 8HNO3(k)   + 4HCl(k) = H2[HgCl4] + 8NO2 + H2SO4 + 4H2O, 
3HgS(т)  + 8HNO3(k)   + 6HCl(k) = 3HgCl2 + 8NO + 3H2SO4 + 4H2O, 

3HgS(т)  + H2SO4(k)горячая = 2HgS.HgSO4↓белый+ H2S↑, 
HgS.HgSO4  = Hg2Cl2↑+ HgS2 (200–300 oC), 

HgS2 = HgS↓+S (400 oC),     ЭS  + Me2S(к)    ≠ (Э = Zn, Cd), 
HgS (т) киноварь-красный+Me2S(к)= Me2[HgS2] (Me =ЩМ). 

●Галогениды: ZnCl2 растворяет клетчатку; HgCl2 – сулема, 
Hg2Cl2>Hg2Br2>Hg2I2 – растворимость и устойчивость уменьшается. 

●Получение: 
Э + 2HГ(p)  = ЭГ2 + H2 ,  ЭO + 2HГ(p) = ЭГ2 + H2O(Э = Zn, Cd; Г =F, Cl, Br, I), 

ЭCO3(т)+ 2HГ(p) = ЭГ2 + CO2 + H2O (Э = Zn, Cd; Г = F, Cl , Br, I), 
2HgO + 2F2  =  2HgF2↓ + O2, 

Hg(NO3)2(т)  + 2КГ(p)    = HgГ2↓ + 2КNO3  (Г = F, Cl, Br), 
Hg2(NO3)2(p)  + 2NaCl(p)   = Hg2Cl2↓белый + 2NaNO3, 

Hg2(NO3)2(p)  + 2KI(p)   = Hg2I2↓белый + 2KNO3. 
3Hg  +2I2=HgI2+ Hg2I2,  HgCl2  + 2KI(p)   =  Hg2I2↓белый + 2KCl, 

Hg2I2=HgI2+ Hg  (свет),  К2Hg2I4  =  2KI(p)  +  HgI2  (свет). 
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●Свойства: 
ZnCl2(т) + H2O ↔  ZnOHCl + HCl, 

2ZnCl2(р) + 2Na2CO3(р) + H2O = (ZnOH)2CO3 ↓+ CO2 + 4NaCl, 
ZnCl2(р) + 2NaHCO3(р)  = ZnCO3↓+ CO2 ↓+ 7H2O, 

ЭCl2(р) + 2KCN(р)  = Э(CN)2↓белый+ 2KCl  (Э = Zn, Cd). 
ЭCl2(р) + 4KCN(р)  = K2[Э(CN)4] + 2KCl  (Э = Zn, Cd), 

ZnCl2 + LiВH4 = Zn(ВH4)2 + 2LiCl (в эфире), 
2HgCl2(т)  + SO2 + 2H2O = Hg2Cl2↓белый + H2SO4  + 2HCl  (t), 

HgCl2(т)  +  SO2 + 2H2O = Hg  + H2SO4  + 2HCl, 
2HgCl2 + (NH4)2C2O4(p) = Hg2Cl2↓ + 2NH4Cl + 2CO2   (свет), 

Hg2(NO3)2(p)   + 2NaCl(p) = Hg2Cl2↓белый, каломель + 2NaNO3, 
HgCl2   +  H2S((p) =HgS↓ + 2HCl, 

HgCl2   + 2NH3(р)   = [Hg(NH3)2]Cl2  (в присутствии NH4Cl), или 
HgCl2(p)  + 4NH3

.H2O(p)  = [Hg(NH3)4]Cl2 + 4H2O, 
безNH4Cl:  HgCl2(p)   + 2NH3(р)   = [Hg(NH2)]Cl↓белый+ NH4Cl, или 

HgCl2(p)  + 2NH3
.H2O(p)  =[Hg(NH2)]Cl + NH4Cl  + 2H2O, 

2HgCl2(p) + NaNO3(p) + 4NH3(р) = [(Hg2N)]NO3+ 3NH4Cl + NaCl, 
4HgCl2(сулема)  + 2H2O = 2Hg2Cl2↓белый + 4HCl + O2, 

2HgCl2  + SnCl2(р) + 2HCl(р) = Hg2Cl2↓белый + H2[SnCl6], 
HgCl2(т)  + 2NaOH(р) = HgO↓ +2NaCl + H2O,     Hg(OH)2 = HgO↓ + H2O, 
HgCl2(т)  + 2НCN(р)  = Hg(CN)2↓белый + 2HCl (объемное определение НCN), 

HgCl2(т)  + Hg = Hg2Cl2     (каломель – черный), 
HgI2(р) + 2KI(р) = K2[HgI4] (р);  Hg2F2(т) + H2O= Hg↓+ HgO↓ + 2HF  (t), 

HgI2(р) +2H2SO4  =  HgSO4↓ + I2↓ + SO2 + 2H2O, 
2HgI2(р) + 4NH3(р)   = [Hg2N]I↓+ 3NH4I   (100 oC), 

2HgI2(р) + 3НI(р) = Н[HgI3]+ Н2[HgI4], 100 oC, 
2Hg2Cl2(т) + H2O↔ Hg2OCl2  + 2HCl, Hg2I2(т)  + 2KI(р) = K2[HgI4] + Hg↓, 

Hg2Cl2(т)+ 2NaOH(р)= Hg2O↓+2NaCl + H2O,   Hg2Cl2(т) ↔ HgCl2 + Hg (384 oC), 
Hg2Cl2(т)  + SnCl2(р) + 2HCl(р) = 2Hg + H2[SnCl6], 

Hg2Cl2(т)  + SnCl2(р)  =  2Hg + SnCl4;  Hg2Cl2(т)  + Cl2  = 2HgCl2, 
Hg2Cl2(т) + 2NH3(р)= [Hg(NH2)]Cl↓белый+ NH4Cl + Hg↓(открытие иона Hg2

2+
), 

2K2[HgI4] (р)+ 4NH3(р)+ 3KOH(р)  = [(Hg2N)]I↓корич. + 7KI+ 3H2O (откр. NH3), 
●Нитриды: 

Э + N2    ≠  (Э = Zn, Cd, Hg), 
Э3N2 + 6H2O =  3Э(OH)2↓  + 2NH3   (Э  = Zn, Cd), 
3Э(NH2)2   = Э3N2↓ черные + 4NH3   (t, Э = Zn, Cd), 

3Znпыль + 2NH3 = Zn3N2черный + 3H2    (600 oC), 
[3HgI2(т) + 6KNH2 ]в жидком аммиаке = Hg3N2 темно-коричневый  + 6KI + 4NH3. 

●Фосфиды: 
Э3P2(т)серые + 6HCl(р)   = 3ЭCl2  + 2PH3    (Э  = Zn, Cd), 

3ЭP2(т)    = P4↑ + Э3P2 (t, Э = Zn, Cd), 
5Hg + P2I4 = Hg3P2 темно-корич. + 2HgI2;  3HgCl2 + 2AsH3 = Hg3As2 + 6HCl. 
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●Карбиды: 
ZnC2(т)  + H2O = ZnО(т)  + C2H2↑;  CdC2(т)  + H2O ≠;  HgC2(т)  + H2O ≠, 

ЭC2(т)  + 2HCl(р)   =  3ЭCl2  + C2H2↑   (Э = Zn, Cd), 
HgC2(т)  + 2HCl(р)  + H2O = HgCl2  + CH3CHO,

Э + C2H2 = ЭC2  + H2↑(t, Э = Zn, Cd); HgCl2(р) + C2H2(г) = HgC2 + 2HCl↑ (t). 
●Комплексные соединения: 

Zn3(PO4)2(т) + 12NaOH(р) = 3Na2[Zn(OН)4] + 2Na3PO4, 
Zn3(PO4)2(т)+ 12NH3  = [Zn(NH3)4] 3(PO4)2, 

Na2[Zn(OН)4](р) + 2SO2(г) = Zn(OН)2↓ + 2NaHSO3,
Na2[Zn(OН)4] (р) + 2CO2(г) = Zn(OН)2↓ + 2NaHCO3,

Na2[Zn(OН)4] (р) + 2H2S(г) = Zn(OН)2↓ + 2Na2S+2H2О, 
Na2[Zn(OН)4] (р) + 2NH4Cl (р) =Zn(OН)2↓+ 2NaCl + 2NH3 + 2H2О, 

Na2[Zn(OН)4] (р) +  4HCl = ZnCl2 + 2NaCl + 4H2О, 
Na2[Zn(OН)4](т) = ZnО↓ + 2NaOH + H2O (t), 

K2[Zn(OН)4] (т)  = K2ZnO2  + 2H2О  (t), 
Na4[Cd(OН)6] (р) + 4NH4Cl(р) =Cd(OН)2↓ + 4NaCl + 4NH3 + 4H2О, 

6[Hg(NH2)]Cl(т)  = 3Hg2Cl2 + 4NH3   + N2, 
[Hg(NH3)2]Cl2(р)  + 2HCl(р) = HgCl2 + 2NH4Cl, 

[Hg(NH3)2]Cl2 (р)  + 2H2O = HgCl2 + 2NH3
 .H2O, 

[2K2[HgI4] (р) + 3KOH(р)] + NH3(г) = [Hg2N]I.H2O↓ + 7KI + 2H2O. 
                    (реакция Несслера)                                                       красный 

●Реакция катиона Zn2+: 
ZnCl2 + 2NH3(г)  + 2H2O = Zn(OH)2↓белый  + 2NH4Cl, 

Zn(OН)2(т) + 4NH3 
.H2O(p)   =[Zn(NH3)4](OН)2 + 4H2O, 

Zn(OН)2(т) +  2NaOH(p)   =Na2 [Zn(OН)4], 
Zn(OН)2(т)+ 2HCl(р)  = ZnCl2 +  2H2О, 

2ZnCl2 + 2Na2CO3 + H2O = (ZnOH)2CO3↓белый+ CO2 + 4NaCl, 
ZnCl2(р)  +  Н2S(г) = ZnS↓ белый  + 2НCl  (в присутствии СН3СООNa), 

ZnCl2(р)  +  Na2S(р) = ZnS↓ белый  + 2NaCl (в кислой среде), 
ZnS(т)    + 2HCl(р)  = ZnCl2 +  H2S↑, 

ZnSO4  + K4[Fe(CN)6] = K2Zn[Fe(CN)6]↓белый + K2SO4 (отличие от Al
3+

), 
3ZnSO4  + 2K3[Fe(CN)6] = Zn3[Fe(CN)6]2↓коричнево-желтый+ 3K2SO4. 

●Реакция катиона Hg2
2+(I): 

Hg2(NO3)2(p)  + 2NaCl  =  Hg2Cl2↓ + 2NaNO3,
Hg2(NO3)2(p)  + 2NaOH(p)   = Hg2O↓черный + 2NaNO3 + H2O, 

Hg2Cl2(т) + 2NH3(p)  + 2H2О= [Hg2NH2]Cl↓ + NH4Cl+ 2H2O, 
[Hg2NH2]Cl = [HgNH2]Cl  + Hg↓черный, 

Hg2(NO3)2(p)  +  K2CrO4(p)  = Hg2CrO4↓красный+ 2КNO3, 
Hg2CrO4 + NaOH(p) ≠ ,      Hg2CrO4 + НNO3(p) ≠, 
Hg2(NO3)2(p)  +  SnCl2  = Hg2Cl2↓ + Sn(NO3)2, 

Hg2Cl2 + SnCl2  = 2Hg↓черный+  SnCl4, 
Hg2(NO3)2(p)  + Cu  = Cu(NO3)2  + 2Hg↓черный. 
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●Реакция катиона Hg2+: 
HgCl2(р) +  Н2S(р) = HgS↓черный  + 2НCl (t, в кислой среде), 

HgCl2(р) + Na2SO3(S) (p) + H2О =  HgS↓черный  + H2SO4 + 2NaCl (t), 
Hg(NO3)2(p)  + 2KI(p)  = HgI2↓красный + 2KNO3; HgI2+ 2KI(p)  =K2[HgI4], 

2HgCl2(р)+ SnCl2(р)= Hg2Cl2↓(белый)+ SnCl4; SnCl2(р) + Hg2Cl2= 2Hg↓+SnCl4,
2Hg(NO3)2(p)  + SnCl2(р)  + AgNO3 = Sn(NO3)4 + Ag↓ + Hg2Cl2↓, 

Hg(NO3)2(p)  + Cu = Cu(NO3)2  + Hg↓, 
Hg(NO3)2(p)  + 2КOH = HgO↓желтый + H2O + 2KNO3. 

●Реакция катиона Cd2+: 
CdCl2(р)+ Н2S(р) = CdS↓желтый+ 2НCl (t , в уксуснокислой среде), 

CdCl2(р) + Na2SO3(S) (p) + H2О=  CdS↓черный + H2SO4 + 2NaCl    (t). 
●Оксидно-ртутный гальванический элемент: 
катод (HgO+Сграфит): Hg2+ + 2ē  = Hg или HgO + H2O + 2ē  = Hg+ 2ОН-

анод (Zn): Zn – 2ē  = Zn2+     или Zn + 4ОН- – 2ē  = [Zn(OH)4]2- 
HgO + Zn + H2O+ 2КОН=  Hg↓  +  К2[Zn(OH)4] 
●Сухие батарейки: 
катод (уголь): 2MnO2 + 2NH4

+ + 2ē  = Mn2O3 +2NH3 + H2O, 
анод (цинковая оболочка батарейки):  Zn – 2ē  = Zn2+. 
2MnO2 + 2NH4

+  +  Zn= Mn2O3 +2NH3 + Zn2+   +H2O или 
2MnO2 + 2NH4Cl  +  Zn  = Mn2O3 +2NH3 + ZnCl2+H2O. 
 
 
3.19. Химия элементов подгруппы скандия 

Редкоземельные элементы: скандий, иттрий, лантан, лантаниды 
РЗЭ – серебристо-белые металлы; Pr и Nd – с коричневым от-

тенком, при хранении на воздухе рассыпаются в порошок вследствие 
образования гидроксокарбонатов х Э(ОН)3

.Э2(СО3)3
.zH2O; в основном 

проявляют степень окисления +3; по  химической  активности  элемен-
ты  подгруппы  скандия уступают  лишь  щелочным  и  щелочнозе-
мельным  металлам. 

Eu – белый пластичный металл; во влажном воздухе покрывает-
ся оксидно-гидроксидной пленкой; пассивируется в холодной воде; 
реагирует с ней в щелочной среде, сильный восстановитель; окисляет-
ся горячей водой, кислотами, хлором, серой. Ион Еu2+ имеет светло-
желтую окраску (почти бесцветен), ион Еu3+ – светло-розовую (почти 
бесцветен). 

●Получение: 
2ЭCl3 расплав = 2Э + 3Cl2   (электролиз расплавов галогенидов), 

2ЭCl3  + 3Са = 2Э + 3СаCl2  (1000 оС, кальцийтермия). 
●Свойства: 

4Э + 3O2 = 2Э2O3   (t),4La + 3O2 = 2La2O3 (при оу), 
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Се + О2 = СеО2,2Э + 3Cl2   = 2ЭCl3  (t), 2Се + ЗС12 = 2СеС13(t), 
2Э +6H2O =2Э(OН)3+3H2 , 2La + 6H2O = 2La(OH)3 + 3H2 (при оу), 

2Се + 6Н2О(гор.) = 2Се(ОН)3 + 3Н2,Еu + 2Н2О = Еu(ОН)2 + Н2, 
2Eu + 6Н2О (гор.) = 2Eu(OH)3 + 3H2,  Се + 2С(графит) = СеС2(t), 
2Э +3H2O =  Э2O3  +3H2     (t),   4Eu + 6H2O + 3O2 = 4Eu(OH)3, 

      2Э +3H2 =  2ЭН3   (t),  2Э +N2 =  2ЭN(t),   2Се + N2 = 2СеN (t), 
2Э + 3S = Э2S3  (t, для европия= EuS), 2Се + 3S = Се2S3, Э + Р = ЭР(t),

2Э + 6HCl(p)  = 2ЭCl3  +3H2 +Q(легко),2La + 6HCl = 2LaCl3 + 3H2, 
2Се + 6НСl(р) = 2СеС13 + ЗН2,2Eu + 6НС1(разб.)= 2EuCl3 + 3H2, 

2Э + 3H2SO4(р)  = Э2(SO4)3 +3H2     (легко), 
2Э + 6СН3СООН(р)  = 2Э(СН3СОО)3 +3H2,

2Э + 3H2SO4(к) + 3H2SO4(к) = Э2(SO4)3 +3SO2 +6H2O (легко), 
2Э + 3HNО3(к) + 3HNО3(к)  = Э(NO3)3  + 3NO2  + 3H2O (легко), 

Eu + 6HNO3(конц.)= Eu(NO3)3 + 3NO2 + 3H2O, 
      8Э + 3HNО3(рр) +27HNО3(рр) = 8Э(NO3)3+ 3NH4NO3+ 9H2O (легко), 

8Sc + 3HNO3(рр) + 27HNО3(рр)  = 8Sc(NO3)3 + 3NH4NO3 + 9H2O, 
Се + 4НNО3(разб.)  =  Се(NО3)3  +  NO + 2Н2О, 

Э   +  HF(р)     ≠  ,    Э + H3PO4   ≠ ,   Eu + Eu2S3 = 3EuS(кор.-фиол.). 
●Оксиды  РЗЭ  Э2O3 – плохо растворимые в воде тугоплавкие 

нелетучие ионные соединения; основные оксиды; активность взаимо-
действия оксидов с водой в ряду Sc–Y–La–Ac возрастает; по свойствам 
оксиды напоминают оксиды Ca, Sr, Ba; Ce2O3 – желтого цвета, тяже-
лый тугоплавкий  и термически устойчивый оксид. Поглощает влагу и 
СО2 из воздуха, реагирует только с кипящей водой, проявляет основ-
ные свойства. Eu2O3 – светло-розового (почти белого) цвета, тугоплав-
кий и термически устойчивый оксид, не реагирует с холодной водой, 
щелочами, гидратом аммиака, проявляет основные свойства, восста-
навливается углеродом, европием, лантаном, водородом. 

●Свойства: 
Э2O3+ 3H2O= 2Э(ОН)3(t): Sc2O3 + 3H2O = 2Sc(OH)3; ∆G0 = –5 кДж/моль, 
Y2O3 + 3H2O =2Y(OH)3; ∆G0 = –68 кДж/моль, Се2О3 +3Н2О = 2Се(ОН)3, 
La2O3+3H2O=2La(OH)3; ∆G0 = –154 кДж/моль, Eu2O3 + 3Н2О(гор.)= 2Eu(OH)3, 

     2Э2O3+ 6H2O + 3СО2 = 2Э(ОН)3
.Э2(СО3)3

.3H2O, 
Э2O3 + 6HCl(p)= 2ЭCl3+3H2O(легко), Се2О3+ 6НС1(разб.)=2СеС13+ 3Н2О, 

     Э2O3 + 3H2SO4(р)  = Э2(SO4)3 +3H2O(легко), 
Eu2O3 + 3H2SO4(конц.)= Eu2(SO4)3 + 3H2O, Eu2O3 + 3H2S = Eu2S3 + 3H2O, 

La2O3 + Na2CO3 =  2NaLaO2смешанный оксид, лантанат+ СО2, 
Yb2O3 + Na2CO3 =  2NaYbO2 соль, иттербиат+ СО2  

(ионные радиусы Yb3+<La3+),
Э2O3 + 3СО2 =  Э2(CO3)3    (t);  Э2O3 + 3SiО2 =  Э2(SiO3)3   (t), 
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Се2О3 + 2СО2 + Н2О = 2СеСО3(ОН), Э2O3 + P2O5 =  2ЭPO4    (t), 
2Се2О3 + О2 = 4СеО2,  Eu2O3 +С(графит) = 2EuO + CO,  Eu2O3 + Eu = 3ЕuО, 

Eu2O3(суспензия) + Н2О + 2Н° = 2Eu(OH)2   (А1, конц. NaOH), 
Eu2O3 + 2La = La2O3 + 2Eu. 

●Получение: 
2Э + 3O2=2Э2O3(t, кроме Се,Pr,Tb),    Ce + O2=2CeO2(t), 

6Pr + 5,5O2 = 4PrО2
.Pr2O3 (Pr6O11, t),  4Tb + 3,5O2= 2TbО2

.Tb2O3 (Tb4O7, t),
4Э(NO3)3  =   2Э2O3 +12NO2  + 3O2  (t), 

2Э(СН3СОО)3 +12O2  = Э2O3   +12СO2  + 9H2O (t), 
2Э(ОН)3   = Э2O3   + 3H2O  (t),   Э2(CO3)3 = Э2O3 + 3CO2 (800–1200 оС), 

Э2(С2O4)3 оксалаты= Э2O3 + 3СO + 3СO2 (t, кроме Се, Pr, Tb), 
Ce2(С2O4)3 оксалаты  = 2CeO2 желтый + 4СO + 2СO2, 

3Pr 2(С2O4)3 оксалаты  = 4PrО2
.Pr2O3корич + 11СO + 7СO2 (t), 

2Tb2(С2O4)3 оксалаты  = 2TbО2
.Tb2O3корич + 7СO + 5СO2 (t). 

●Оксиды  РЗЭ  ЭO2. СеО2 – светло-желтого цвета тугоплавкий 
нелетучий и термически устойчивый амфотерный оксид. Не реагирует 
с водой; осаждается в виде кристаллогидрата СеО2

.nН2О из щелочного 
раствора. В прокаленном виде химически пассивный. 

2СеО2 + 8НС1(конц.) = 2СеС13 + С12 + 4Н2О ,  
2СеО2 + 6НС1(разб.) + Н2О2 = 2СеС13 + О2Т + 4H2O, 

СеО2 + 2Н2SО4(конц.) = Се(SО4)2 + 2Н2О, 
4СеО2 + 6Н2SО4(разб.) = 2Се2(SО4)31 + О2 + 6Н2О, 

СеО2 + 3НNО3(конц.) = Се(NО3)3ОН + Н2О, 
СеО2 + 2NaОН = Na2СеО3 + Н2О, 

2СеО2 + Н2 = Се2О3 + Н2О,   СеО2+ 2Н2 = Се + 2Н2О, 
2СеО2 + С (графит) = Се2Оз + СО,   2СеО2 + Са = Се2О3 + СаО. 

●Оксиды  РЗЭ  ЭO. EuO – темно-красного или коричневого 
цвета тугоплавкий основный оксид. Реагирует с холодной и горячей 
водой; кислотами-неокислителями. Окисляется азотной кислотой. 

EuO + Н2О(ход.) = Eu(OH)2,    2EuO + 6Н2О(гор.) = 2Eu(OH)3 + 3Н2, 
EuO + ЗНС1(разб., хол.) = ЕuС12 + Н2О, 

EuO + 4HNO3(конц., гор.) = Eu(NO3)3 + NO2 + 2H2O. 
●Гидроксиды РЗЭ. Э(OH)3 – желеобразные плохо растворимые 

в воде соединения, имеют цепочное строение с «оловыми» мостиками. 
В ряду Sc–Ac возрастает растворимость и основность оксидов и гидро-
ксидов: Sc(OH)3  амфотерен, Ас(OH)3 и La(OH)3 –  довольно  сильные 
основания. Выделению  гидроксидов  из растворов всегда препятствует  
образование  основных  солей,  состав  и  устойчивость которых  зави-
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сят  от  концентрации  раствора, но по мере  разбавления раствора ос-
новные соли меняют состав и переходят в гидроксиды. Се(ОН)3 – бе-
лый, аморфный (обладает адсорбционной способностью) или кристал-
лический основный гидроксид,разлагающийся при нагревании. Не реа-
гирует с водой, щелочами, гидратом аммиака, проявляет восстанови-
тельные свойства, поглощает СО2 из воздуха. 

ЭCl3  + 3NaOH  = Э(ОН)3↓ + 3NaCl, в основном образуются основные соли: 
ЭCl3 + NaOH = [Э(ОН)Cl2]↓+NaCl; ЭCl3+ 2NaOH = [Э(ОН)2Cl]↓+ 2NaCl, 

ЭCl3+3NН3+ 3H2O= Э(ОН)3↓+ 3NН4Cl, в основном образуются основные соли: 
ЭCl3+ NН3 + H2O = [Э(ОН)Cl2]↓+ NН4Cl, 

Э(ОН)3  + 3HCl(p) = ЭCl3  +3H2O,  оу, 
2Э(ОН)3  + 3H2SO4(р)  = Э2(SO4)3 +6H2O, оу, 

2Э(ОН)3  + 3СO2 = Э2(CO3)3↓+3H2O, оу, 
Се(ОН)3 + СО2 = СеСО3(ОН) + Н2О, 

Э(ОН)3  + NaOHраспл  = NaЭО2 +2H2O   (сплавление), 
4La(OH)3 + Na2CO3 → Na2La4O7 + CO2 + 6H2O, 

4Се(ОН)3белый  + O2 + 2H2O = 4Се(ОН)4↓желто-бурый, 
4Се(ОН)3(суспензия) + О2 = 4СеО2 + 6Н2О, 

2Се(ОН)3 = Се2О3 + ЗН2О,    Се(ОН)3 = СеО(ОН) + Н2О,
4Се(ОН)3 + Са(С1О)2 = 4СеО2 + СаС12 + 6Н2О. 

●Нитраты РЗЭ. Э(NO3)3 – хорошо растворимые в воде соли; из 
водных растворов получить безводную соль весьма трудно из-за гид-
ролиза; их температура разложения растет сверху вниз, а в ряду ланта-
нидов уменьшается; Сe(NO3)3 – вещество белого цвета; при нагревании 
разлагается; сильно гидролизуется по катиону; растворяется в азотной 
кислоте; разлагается щелочами; является слабым восстановителем. 

●Получение растворов нитратов РЗЭ:
Э2O3 + 6HNО3  = 2Э(NO3)3  + 3H2O,  Э(ОН)3 + 2HNО3  = Э(NO3)3  + 3H2O, 

Э2(CO3)3 + 6HNО3  = 2Э(NO3)3  + 3СO2 + 3H2O, 
4Э(NO3)3  =   2Э2O3 +12NO2  + 3O2  (t, прокаливание). 

●Получение безводных нитратов РЗЭ: 
Э + 3N2О4  = Э(NO3)3  + 3NО (в тетрагидрофуране). 

●Свойства: 
4Sc(NO3)3  =   2Sc2O3 +12NO2  + 3O2  (150–200 оС), 
4La(NO3)3  =   2 La2O3 +12NO2  + 3O2  (250–300 оС), 

2Сe(NO3)3 = 2CeO2 + 6NO2 + O2,       Сe(NO3)3
.6H2O = Сe(NO3)3 + 6H2O, 

2{Сe(NO3)3
.6H2O} = 2Ce(NO3)O + 4NO2 + O2 + 12H2O, 

Сe(NO3)3 +8H2O = [Ce(H2O)8]+ + 3NO3
-, 

2Сe(NO3)3 + 3H2SO4 = Ce2(SO4)3 + 6HNO3, 
Сe(NO3)3 + 3NaOH (разб.) =Ce(OH)3 + 3NaNO3, 

2Сe(NO3)3 + 3H2=Ce2O3 + 6NO2 + 3H2O, 
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2Сe(NO3)3 + 3Na2CO3 (разб.) = Ce2(CO3)3 + 6NaNO3, 
2Сe(NO3)3 + 3K2CO3 (разб.) = Ce2(CO3)3 + 6KNO3, 

2Сe(NO3)3 + 3(NH4)2CO3 (разб.) = Ce2(CO3)3 + 6NH4NO3, 
2Сe(NO3)3 + K2S2O6(O2) + 2H2O = 2Ce(NO3)3OH٭ + K2SO4 + H2SO4.

-Се(NО3)3OH – вещество красного цвета (в виде кристаллло٭
гидрата); при нагревании разлагается; хорошо растворяется в подкис-
ленной холодной воде, полностью гидролизуется по катиону (без образо-
вания осадка); разлагается кипящей водой, щелочами, концентрированной 
хлороводородной кислотой; сильный окислитель в водном растворе. 

4Ce(NO3)3ОН*3Н2О = 4СеО2 + 12NО2 + 3О2 + 14Н2О, 
6Ce(NO3)3ОН(разб.)+ 12Н2О(хол.)= [Се6(ОН)12]12+

(желт.)+ 6Н3О++ 18NO3
- , 

Ce(NO3)3ОН (разб.) + Н2О = СеО2 + ЗНNО3, 
2Ce(NO3)3ОН + 8НС1(конц.) = 2СеС13 + С12 + 6НNО3 + 2Н2О, 

Ce(NO3)3ОН + 3NaОН(разб.) = СеО2 + ЗNaНОз + 2Н2О, 
Ce(NO3)3ОН + ЗНNОз + FeSО4 = Се(NО3)з + Fe(NО3)з + Н2SО4 + Н2О, 

2Ce(NO3)3ОН + Н2О2 = 2Се(NО3)3 + О2 + 2Н2О. 
●Сульфаты умеренно растворимы в холодной воде; по мере на-

гревания растворимость уменьшается. Eu2(SO4)3 – вещество белого 
цвета (кристаллогидрат – светло-розовый); при прокаливании разлага-
ется; умеренно растворяется в воде (слабый гидролиз по катиону);  
концентрированной серной кислоте; реагирует со щелочами, гидратом 
аммиака; восстанавливается атомным водородом. 

Э2O3 + 3H2SO4(р)  = Э2(SO4)3 +3H2O (легко), 
2Э(ОН)3 + 3H2SO4(р)  = Э2(SO4)3 +6H2O (легко), 

Э2(SO4)3(р) + Nа2SO4(р)  +H2O = 2Nа[Э(SO4)2].H2O, 
Э2(SO4)3(т) = Э2O2SO4 оксосульфат + 2SO2   + O2  (900 оС), 

2Э2(SO4)3(т) = 2Э2O3 + 6SO2   + 2O2  (1100 оС), 
2Eu2(SO4)3 = 2Eu2O3 +6SO2 + 3О2,  Eu2(SO4)3

.8Н2О = Eu2(SO4)3 +8H2O, 
      Eu2(SO4)3(разб.) + 16H2O = 2[Eu(H2O)8]3+ + 3SO4

2-, 
      [Eu(H20)8]3+ + H2О↔ [Eu(H20)7(OH)]2+ + H3O+, 

      Eu2(SO4)3 + 6NaOH (разб.) = 2Eu(OH)3 + 3Na2SO4, 
Eu2(SO4)3 + 6(NH3

. H2O) [конц.] = 2Eu(OH)3 + 3(NH4)2SO4, 
      Eu2(SO4)3 + 2H° = 2EuSO4 + H2SO4     (Zn, разб. НС1). 

●Карбонаты практически не растворимы в воде. 
2Э(NO3)3(р)  + 3Na2CO3(р) = Э2(CO3)3↓+ 6NaNO3, 

Э2(CO3)3 + Na2CO3 = 2Nа[Э(CO3)2],    Э2(CO3)3 = Э2O3  + 3CO2. 
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●Фосфаты РЗЭ. Метафосфаты не гидролизуются и не раство-
ряются в воде из-за полимерного строения; ортофосфаты не растворя-
ются в воде, плавятся  выше 2000 оС, ультрафосфаты не растворяются 
в воде. 

Э2O3 + 6H3РO4(конц)  = 2Э(Н2РO4)3 +3H2O, 
nЭ(Н2РO4)3 = [Э(РO3)3]n+3nH2O (t, термолиз), 

Э2O3 + 3H3РO4(конц)  = Э2(НРO4)3 +3H2O, 
nЭ2(НРO4)3 = [Э(РO3)3]n+3nH2O (t, термолиз), 

nЭ2O3 + 6nNH4Н2РO4 = 2[Э(РO3)3]n+ 6nNH3 +9nH2O (t>500 оС, cпекание), 
2[Э(РO3)3]n= nЭ2O3 + 3nР2О5  (1200 оС), 

Э2O3(т) + 8H3РO4(т) + Na2CO3(т=2NaЭ(РO3)4+СO2 + 12H2O (350 оС, cпекание), 
Э2O3(т)  + 2H3РO4(т) = 2ЭРO4 +3H2O   (350 оС), 

Э2O3(т)  + 10H3РO4(т) = 2ЭР5O14 ультрафосфаты +15H2O   (t>500 оС), 
2ЭР5O14  = Э2O3 + 5Р2О5  (t> 900 оС). 

●Галогениды РЗЭ. В ряду галогенидов от Sc к Y наблюдается 
усиление основных свойств; хорошо растворимы в воде, но фториды  
не  растворяются  в  воде  и  минеральных  кислотах  даже при кипяче-
нии, они растворяются  в  конц. H2SO4  и  во  фторидах  щелочных  ме-
таллов  с  образованием  соединений типа Me3LnF6, где Me – Na, K, 
NH4+; ионные соединения, из растворов выделяются кристаллогидра-
ты; СеCl3 – вещество белого цвета; плавится и кипит без разложения; 
хорошо растворяется в холодной воде (гидролиз по катиону); хлорово-
дородной кислоте; разлагается кипящей водой и щелочами; EuCl3 – 
вещество светло-желтого цвета (кристаллогидрат – белый); при плав-
лении разлагается, хоpoшо растворяется в воде (слабый гидролиз по 
катиону), концентрированной хлороводородной кислоте. 

Э(ОН)3 + 3НГ(р)   = ЭГ3(р)  +3H2O   (Г = галогены), 
Э2(CO3)3 + 6НГ(р) = 2ЭГ3(р)  +3СO2 + 3H2O,  2Э + 6HГ(p) = 2ЭГ3(р)  +3H2,

2Э + 3Г2  =  2ЭГ3   (t);     Э2O3 + 3Г2  + 3C = 2ЭГ3  + 3CO    (t), 
Э2O3 + 6HГ(p)   = 2ЭГ3(р)  +3H2O;   Э(NO3)3(р)  + 3HF = ЭF3↓ + 3НNO3, 

Э(NO3)3(р)  + 3NаF = ЭF3↓ + 3NаNO3, 
СеCl3

.7H2O = Сe(Cl)O + 2HCl + 6H2O, СеCl3
.7H2O = CeCl3 + 7H2O, 

ЕuС13
.6Н2О = ЕuСl3 + 6Н2О,   СеCl3(разб.) + 8Н2O(хол.)= [Се(Н2O)8]Сl3,

СеCl3 + H2О = СеС1(ОН)2 + 2НС1, СеCl3 + 3NаОН (р) = Се(ОН)3 + 3NaС1, 
СеCl3 + ЗНF (разб.) = СеF3 + ЗНС1,    2СеCl3 + ЗН2S = Се2S3 + 6НС1, 

СеCl3 + 4F2 = 2СеF4 + 3С12,     СеCl3 + 3Са = 3СаСl2 + 2Се, 
2СеCl3=2Се (катод) + 3С12(анод), электролиз растворов,

2ЕuС13 = 2ЕuС12 + С12,ЕuС13 + 3NaOH (разб.) = Еu(ОН)3 + 3NaCl, 
ЕuС13 + 3(NH3

.Н2О)(конц.) = Еu(ОН)3 + 3NH4C1, 
ЕuС13 + 3NaF = EuF3 + 3NaCl,  2ЕuС13 + H2 = 2ЕuС12 + 2HC1. 
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Получение безводных галогенидов РЗЭ из их кристаллогидра-
тов при нагревании возможно только в случае фторидов: 

ЭХ3 
. nН2О =  ЭХ3  +nН2О. 

Для получения очень чистых безводных фторидов РЗЭ их пере-
водят во фтораммонийные комплексы с последующим их термическим 
разложением в инертной атмосфере при 400–450 оС: 

ЭF3 + 2NH4F =  (NH4)3[ЭF6]↓;  (NH4)3[ЭF6] =  3NH3↑+ 3НF↑ + ЭF3. 
Гидратированные хлориды, бромиды и иодиды РЗЭ(Ш) при на-

гревании сильно гидролизуются, поэтому их обезвоживание проводят 
в атмосфере галогеноводорода или в присутствии NH4Cl: 

ЭCl3 
.nН2О    =ЭCl3 +nН2О  (NH4Cl или HClг). 

EuCl2 – вещество белого цвета; плавится без разложения; при 
сильном нагревании разлагается; хорошо растворяется в холодной воде 
(гидролиза нет) и концентрированной хлороводородной кислоте (в 
отсутствие кислорода); мягкий восстановитель; реагирует с горячей 
водой, разбавленными кислотами; медленно окисляется растворенным 
в воде О2. 

3ЕuС12 = 2ЕuС13 + Eu,  EuCl2
.2H2O = EuCl2 + 2H2O, 

6EuCl2 + 6H2O (гор.) = 2Eu(OH)3 + 4EuCl3 + 3H2, 
EuCl2(разб.) + nН2О (хол.) = [Еu(Н2О)n]Сl2, 

4[Eu(H2O)n)2+ + O2 = 3[Eu(H2O)8]3+ + OH- + Eu(OH)3 + (4n-26)H2O, 
2EuCl2 + 2HC1(р., гор.) = 2EuCl3 + H2, EuCl2 + 2NaF(конц., гор.)= EuF2 + 2NaCl, 
EuCl2 + Na2S(насыщ., хол.)= EuS + 2NaCl, EuCI2+ Na2CO3(к)= EuCO3 + 2NaCl. 

●Гидриды РЗЭ. Все РЗЭ непосредственно взаимодействуют с 
водородом с образованием гидридов ЭН2 и ЭН3 – это ионные солеоб-
разные тугоплавкие соединения. Кроме EuН2 и YН2, все гидриды со-
става ЭН2 – металлоподобные гидриды с металлическими свойствами. 

Э + Н2 = ЭН2(оу); 2Эплав + 3Н2 = 2ЭН3  (t, давление), 
2ЭН3  +6Н2О = 2Э(ОН)3↓+ 3Н2↑, ММК;2ЭН2  +6Н2О = 2Э(ОН)3↓+ 5Н2↑,

2ЭН3  + 6HГ(p)   = 2ЭГ3(р)  +3H2↑; 2ЭН2  + 6HГ(p)   = 2ЭГ3(р)  +5H2↑. 
●Сульфиды РЗЭ оксосульфиды нерастворимые в воде туго-

плавкие вещества (2000 оС). 
Э2O3 + 3Н2S = Э2S3 +3Н2О(1000–1300 оС),Э2S3 + S = 2ЭS2  (600–1400 оС), 

2Э+3+ Sо+3е = 2Э+2+ S-1         1 
S-2 –1е =  S-1                         3, 

2Э2O3 + Э2S3 =  3Э2О2Sоксосульфиды   (1350 оС, в вакууме), 
Э2О2SО4 оксосульфаты + 4Н2 =  Э2О2S+4Н2О  (700 оС), 

Э2S3+ 6HГ(p) = 2ЭГ3(р) +3Н2S↑;  Э2О2S+ 6HГ(p) = 2ЭГ3(р) +Н2S↑+2Н2О. 
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●Нитриды, карбиды и бориды: 
2Э +N2 = 2ЭNплавится при 2600

о (900 оС),  Sc +С = ScСплавится при 1800
о (900 оС), 

Sc2O3 +5С =  2ScС  + 3СО  (2000 оС);    4Sc +3С =  Sc4С3    (t), 
Э +2С =  ЭС2        (t, Э= La–Ho );   2ЭС2  +6Н2О  = 2Э(ОН)3↓+ 2С2Н2 + Н2, 

2Э +3С =  Э2С3        (t, Э= La–Ho );  3Э +С =  Э3С(t, Э = Sm-Lu ), 
Э +6В =  ЭВ6 плавятся при 2000–2500

о (t, в инертной атмосфере), 
Э2O3 +14В =  2ЭВ6 + В2O3       (t, в инертной атмосфере). 

●Свойства соединений церия Се (+4): 
Ce(SО4)2(желтый р-р)+ 4NaOH = Ce(OH)4 + 2Na2SО4: 

Се(ОН)4 + NаОН (водный р-р)≠, 
Ce(OH)4 + 2NaOНплав = Na2CeO3 + 3H2О; 

Ce(OH)4 + 2H2SO4= Ce(SO4)2 + 4H2O; 
2Ce(OH)4 + 8HCl -> 2CeCl3 + Cl2 + 8H2O, 

2Ce(SO4)2 + KI = K2SO4 + Ce2(SO4)3(pH <7), 
2Се(SO4)2 + Н2O2 -> Се2(SO4)3 + O2 + Н2SO4. 

●Качественные реакции на ионы церия: 
Се(NО3)3 + 3NН4OН = Се(ОН)3 + 3NН4NО3, 

2Се(ОН)3 + Н2O2= Се(ОН)4, 
Се(ОН)4 + Н2О2= Се(ОН)3(ООН) + Н2O. 

●Соединения РЗЭ Eu, Yb, Sm (II): 
Получают электролизом раствора солей (Ш), катод-ртуть, анод- 

Pt или Ni: 
1) 4Э(СН3СОО)3(p) + 6Н2О + 4Hg  = 4Э\Hgамальгама + 3О2 + 12СН3СООН, 

2) Э\Hgамальгама + 2HCl = ЭCl2+ Н2 + Hg↑,
3) ЭCl2+H2SO4(р)=ЭSO4↓+2HCl(стабилизация – замедляется процесс окисления), 

ЭCl3(р) + Na\Hgамальгама = ЭCl2  + Hg↑ + NaCl, 
2ЭCl3(т) + Са = 2ЭCl2  + СаCl2   (1000 оС, металлотермия). 

●Актиниды –  серебристо-белые  металлы,  темнеющие  на воз-
духе вследствие окисления; уран-серовато-стальной цвет; U, Np, Pu, 
Am химически близки между собой и различаются главным образом 
относительной  устойчивостью  их  степеней  окисления; изменяющих-
ся от +3 до +6 (и +7); только самые тяжелые актиниды сходны с ланта-
нидами. Так, Fm и Lr подобны Lu, торий –  активный  металл. 

●Получение металлотермическим способом: 
Th(C2O4)2 = ThO2 + 2CO + 2CO2  (t), ThO2 + 2Са = Th + 2СаO, 

АсF3  + 3Li= Ас + 3LiF, UF4 + 2Mg = U+ 2MgF2,
2AmF3 + 3Ba = 2Am + 3BaF2,   3AmO2 + 4La = 2La2O3 + 3Am, 

2ЭГ3 расплав =  2Э  + 3Г2  (электролиз, Г =  галогены, кроме фтора). 
●Свойства: 

Thмелкорздроб + O2    = ThO2пл. = 3200° С  (t, пирофорен – воспламеняется), 
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Th+ Н2 = ThН2 (t), 8Th+ 15Н2 = 2Th4Н15 (t) 
Th + S = ThS (t), 2Th + 3S =Th2S3 (t), 4Th + 5S = Th4S5 (t), Th + 2S = ThS2(t), 
Th+ N2 = Th3N3 (t), 2Th + N2 = 2ThN (t), Th+ С = ThС (t), Th+ 2С = ThС2 (t), 

Th+ Si = ThSi (t), 3Th+ 2Si = Th3Si2 (t), Th+4B = ThB4 (t), 
Th+ 6B = ThB6 (t),    4Th + 3Р = Th4Р 3 (t),    3Th + 4Р = Th3Р4 (t), 

Th+ 2Г2 = ThГ4 (t, фтором-при оу),Th + HNО3(к)   ≠  пассивируется, 
Th + 4HГ(p)   = ThГ4 +2H2↑,  Th + 2H2SO4(р)  = Th(SO4)2 +2H2

ThГ4  +Н2О  = ThОГ2 хлорид торила + 2HГ (частичный гидролиз), 
Th(SO4)2 +Н2О  = ThОSO4 сульфат торила+ H2SO4,
Тh3(РO4)4 + 12NaOH = 3Th(OH)4 + 4Na3РO4, 

Th(NО3)4 + 4NaOH= Th(OH)4 + 4NaNО3,   Th(OH)4 + NaOH ≠, 
Th(OH)4 + 4HCI = ThCl4 + 4H2О, 

Тh(NО3)4 + 2Na2CО3 + H2O = ТhОСО3 + 4NANO3 + Н2О + CO2,
ThOCO3 + 3Na2CО3 + H2O = Na4[Тh(СО3)4] + 2NaOH, 

Th(NО3)4 + 2(NH4)C2O4 =Th(C2О4)2 + 4NH4NO3,
Th(C2О4)2 + 2(NH4)C2O4 = (NH4)4[Th(C2О4)4], 

ThF4 + 4Na2CО3 = Na4[Th(CO3)4] +4NaF, 
Th(NО3)4 + K4[Fe(CN)6] = Th[Fe(CN)6] + 4KNО3,

Th[Fe(CN)6] +4Na2CО3 = Na4[Th(CO3)4] +Na4[Fe(CN)6]. 
●Качественная реакция на Th(+4): 
Th(NО3)4 +HCI + «торон» = малиновый или оранжевый раствор. 
●Протактиний Ра (устойчивые степени окисления +4  и +5): 

4Pa + 5O2    = 2Pa2O5   (t);        Pa + O2    = РаО2   (t), 
2Pa(OH)4 + ½ O2    = Pa2O5+4Н2О;     2Pa(С2О4)4 + 2½O2    = Pa2O5+16СО2, 
Pa+ Н2 = PaН2     (250-300° С);  Pa + 2Г2 = PaГ4   (t);   Pa + 2Г2 = PaГ5    (t), 

Pa2O5  +Н2О  ≠,   Pa2O5 + HNО3(к)  ≠  пассивируется,  Pa2O5+ 4HГ(p)  ≠, 
2Pa2O5+ 5CCl4 = 4PaCl5 +5СО2, 

2PaCl4  + Cl2 = 2PaCl5;   2Pa2O5+ 10Cl2 + 5C = 4PaCl5 +5СО2, 
PaГ5 +2Н2О  = РаО2Г хлорид протактинила + 4HГ, 

PaГ5  + 5NаОН =  РаО2(ОН)гидроксид протактинила = 5NаГ +2Н2О, 
PaГ5  + 2NаГ  = Na2[РаГ7], PaГ5  + 2NаГ  = Na3[РаГ8]. 

●Уран – очень тяжёлый, серебристо-белый глянцеватый актив-
ный металл, проявляет стпени окисления от +III до +VI, наиболее  ус-
тойчивые степени  окисления +4 и +6, реагирует с водой, быстро – с 
НCl и НNО3, медленно –с H2SO4, H3РO4 и HF. 

●Получение урана: 
1. Перевод урана в раствор из обогащенной руды (UO2, UO3) – 

выщелачивание: 
UO3 + H2SO4(p)  =  UO2SO4 сульфатуранила+ H2O, 

UO2 + MnO2   + 2H2SO4(p)  =  UO2SO4 + MnSO4+ 2H2O. 
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2. Получение UO2: 2UO2SO4  = 2UO3 + 2SO2 + O2    (t). 
3. Всстановлением UO3: 

UO3 + H2  = UO2  + H2O (500 °C);  UO3 + CO = UO2 черный+ CO2  (350 °C). 
4. Получение фторида урана: UO2  + 4HF = UF4  + 2H2O. 
5. Восстановление UF4: 

UF4  + 2Mg  =  2MgF2 + U,    UF4  + 2Ca  =  2CaF2 +  U. 
Или можно представить следующую схему: 
1) Na4[UO2(СО3)3] + 3Н2SO4 = UO2SO4 + 3U2CO3 + 2Na2SO4, 
2) осаждение: UO2SO4 + 2NaOH = UO2(OH)2 + 2Na2SO4, 
3) термическое разложение: UO2(OH)2 = UО3 + Н2O, 
4) восстановление: UО3 + Н2 = UO2 + Н2O, 
5) синтез фторида: UO2 + HF = UF4 + 2H2O, 
6) металлотермия: UF4 + Са = U(плавл) + CaF2. 
●Свойства урана: 

U + 2H2Oпар= UO2  + 2H2 
U + O2    = UO2 основный   (t,U4O9, U5O13, U3O8, UO3 нестехиометрические), 

3Uпорошок + 4O2    = U3O8   (150–175 °C, самовоспламенение), 
2U + 3H2  =  2UН3      (250–300 °C, быстро), 

2UН3   =  2Uмелкодисперсный + 3H2 чистый (360 °C, при очистке H2), 
2U + 3Г2 = 2UГ3 неустойчивы  (t, Г = F, Cl),   U + 3Г2 = UГ6  (t, Г = F, Cl), 
U + 2Г2 = UГ4  (t, Г = Br, I),   2U + 3Г2 = 2UГ3 неустойчивы  (t, Г =  Br, I), 

UF4 + F2 =UF6,   2UCl4 + H2= 2UCl3 + 2HCl, 
3U + 2N2 = U3N4 желтый  (1000 °C),    2U + 3H2  =  2UН3, 

2U + 6HCl(р)  = 2UCl3 + 3H2, под действием выделяющегося водорода уран переходит в гидрид,
4UCl3 + 2H2O = 3UCl4 зеленый раствор+ UO2 + H2↑, 

U + 2H2SO4(р)=  U(SO4)2 зеленый раствор + 2H2, 
U + 2H2SO4(к) + 2H2SO4(к) =  U(SO4)2 зеленый раствор + 2SO2 + 4H2O, 
U + 4НNО3(к)+ 4НNО3(к)  = U(NО3)4 зеленый раствор + 4NO2 + 4H2O, 

3U + 4НNО3(р)+ 12НNО3(р)  = 3U(NО3)4 зеленый раствор + 4NO+ 8H2O. 
UF3 – мало растворим в воде, инертен к действию кислот, а дру-

гие тригалогениды  с  водой  энергично  взаимодействуют  и являются-
восстановителями. 

●Получение желтого слабоамфотерного UO3 и черного ос-
новного UO2: 

(NH4)2U2O7 диуранат = 2UO3 + 2NH3 + H2O, 
2UO2(NО3)2 нитрат уранила = 2UO3 + 4NO2 + O2, 

UO2С2О4  = UO2 черный + CO2   (t, термолиз в инертной атмосфере). 
●Свойства UO3: 

6UO3 = 2U3O8 + O2  (700 °C),  UO3 + H2O= UO2(ОН)2↓ гидроксид уранила,
UO2(ОН)2 = H2U2O7 диурановая   (160 °C), 

UO3 + CO = UO2 черный  + CO2   (350 °C), 
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UO3 + H2  = UO2 встречается в природе  + H2O   (500 °C), 
2UO3 + 4НNО3 = 2UO2(NО3)2  + 2H2O (также и другие оксиды), 

UO3 + H2SO4  = UO2SO4 сульфатуранила+ H2O, 
2UO3 + Э2CO3 = Э2U2O7 уранат + CO2   (спекание, Э = ЩМ), 

Na2U2O7 желтый + Na2CO3 = 2Na2UO4 + CO2, 
Na2U2O7 + Na2CO3 = Na4UO5 + CO2,
Na4UO5 + Na2CO3 = Na6UO6 + CO2, 

2UO3 амфотерный + 2NaОНрасплав  = Na2U2O7 уранат + H2O, 
UO3 амфотерный  → H2U2O7 – диурановая и H2UO4 – урановая. 
●Галогениды, сульфаты и нитраты урана: 

UO3 амфотерный  + 2НГ = UO2Г2 хлоид уранила  + H2O, 
UO2Cl2 + 4НCl = UCl4  +  Cl2    + 2H2O     (восстановление), 

UO2  + 4HF = UF4  + 2H2O,   UF4  + H2O ≠ нет реакции без окислителей: 
UO2Г2 + 2H2O ↔ UO2(OH)2 + 2HX (равновесие смешено влево), 

UF4 +  H2O2 + 2H2O = UO2F2 
.2H2O + 2HF, 

3UF4 +  Al  = 3UF3 + AlF3    (900 °C);      UH3+  3HF = UF3  + 3H2   (t), 
UГ3+ 2NаГрасплав  = Na2[UГ5],  UГ3+ 3NаГраспл = Na3[UГ6], 

UГ4  + КГрасплав = К[UГ5], UГ4+ 2КГраспл= К2[UГ6], 
UГ4+2NН4Г=(NН4)2[UГ6], 

UF4  + F2 = UF6,  UГ6 + 2H2О = UO2Г2 галогенид уранила+ 4HГ(t, быстро, Г = F, Cl), 
UCl4  + 4HF + nH2O = UF4

.nH2O↓зеленый + 4НCl,
2UГ5 = UГ4 + UГ6   (UГ5 – неустойчивы, ММД), 

UF5 + 4HF(k)   =  H[UF6], стабилизация UF5, 
UГ6 + 2H2О = UO2Г2 галогенид уранила + 4HГ(t, Г = F, Cl), 

2UO2Cl соединения (V) неустойчивы  = UO2Cl2 + UO2, 
5U(SO4)2 + 2KMnO4 + 2H2O  = 5UO2SO4  + K2SO4+ 2MnSO4+ 2H2SO4,

4UO2SO4 сульфатуранила+ H2SO4  = 2U2(SO4)3+ 3O2 + 2H2O, 
UO2(NO3)2 желтый + Zn + 2H2SO4  =  U(SO4)2 + Zn(NO3)2+ 2H2O, 

UO2SO4 + Zn + 2H2SO4  =  U(SO4)2 + ZnSO4+ 2H2O, 
UO2(NО3)2 +  2(NH4)2CO3 = (NH4)2 [UO2(CO3)2] +  2NH4NО3, 

2UO2(NО3)2(р) +  6NH3
.H2O  = (NH4)2U2O7↓диуранат +  4NH4NО3 + 3H2O, 

UO2(NO3)2 + Ag4[Fe(CN)6]  = 4AgNO3 + (UO2)2[Fe(CN)6], 
железосинеродистый, используют в фотографии 

Na2U2O + 6NаСО3 + 3H2О = 2Na4[UO2(CO3)3], 
UO2SO4(окислитель) + Zn + 2Н2SO4 = U(SO4)2 + ZnSO4 + 2H2O. 
●Пероксиды урана: 

2UO2(NО3)2(р) + H2O2 + 2H2O = UO4
.2H2O↓гидратпероксидаурана (VI)+  2HNО3, 

2UO4
.2H2Oжелтый =  2UO3 + O2  + 4H2O   (400 °C). 
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●Качественная реакция на U(+4): 
U(SO4)2 + KF = UF4 + K2SO4, 

U(SO4)2 + К4[Fe(СN)6] = U[Fe(CN)6] (тёмно-коричневый) + 2K2SO4. 
●Качественная реакция на ион диоксоурана UO2 

+2: 
2UO2(NO3)2+ K4[Fe(CN)6] = (UO2)2[Fe(CN)6](корич) + 4КNО3,

(UO2)2[Fe(CN)6] + 6Nа(ОН)(изб) = Nа2U2O7(жёлт) + Na4[Fe(CN)6] + 3H2O. 
●Np – нептуний – активный металл, располагается  между  алю-

минием  и  магнием; наиболее  характерными  являются  степени окис-
ления +4  и +6, в растворах степень  окисления +5; в кислом и в ще-
лочном растворе при нормальных условиях наиболее устойчивыми  
формами  нептуния  являются Np3+ и Np(OH)4 соответственно. 

●Получение: 
NpF4 + 2Ba = Np + 2BaF2. 

●Свойства: 
Np + O2 =  NpO2   (t),   3NpO2 + Np =  2Np2O3, 

2NpO2 + 6КO2 + 2K3NpO5нептунат (VII) + 3O2, 
Np(OH)4+ O3= NpO3·2H2O + O2,  4[NpO3·2H2O]= 2Np2O5  + 8H2O + O2,

Np(OH)4 = NpO2 + 2H2O (t), 
2K2NpO4 нептунат(VI) + O3 + 2KOH = 2K3NpO5 + O2 + H2O, 

2Np + 3Г2 = 2NpX3(Г= галогены);  Np + 2Г2 = NpX4 (Г= F, Cl, Br), 
2Np + 5Г2 = 2NpX5(NpX6, Г= F, Cl), Np + 2H2 = NpH4,  2Np + 3H2 = 2NpH3,

2Np + 3S = Np2S3;  2Np + N2 = 2NpN; Np + P = NpP; Np + 2C = NpC2  (t). 
●Плутоний – активный металл;  в  ряду  стандартных  потенциа-

лов  располагается  между магнием и алюминием, но ближе к магнию; 
наиболее устойчивыми являются соединения в степенях окисления +3, 
+4 и +6,  причем  переходы  между этими  степенями  окисления про-
исходят  достаточно  легко; в щелочной среде более устойчива степень 
окисления +4, а в кислой +3. 

Pu + O2  = PuO2 (t),  3PuO2 + Pu  = 2Pu2O3 (t), 
Pu(OH)4  =  PuO2 + 2H2O (t),  Pu(NО3)4 =  PuO2 + 4NO2  + O2 (t), 

4Pu(OH)3  + O2 + 2H2O =   4Pu(OH)4,
– дисмутация в слабокислой среде: 

3Pu4+ + 2H2O = PuO2
2+ + 2Pu3+ + 4H+; 2Pu4++ 2H2O = PuO2

+ + Pu3+ + 4H+; 
PuO2

+ + Pu4+  =  PuO2
2+ + Pu3+. 

●Америций – активный  металл, характерные степени окисле-
ния: +2, +3, +4: 

Am + O2 = AmO2,  4AmO2 = 2Am2O3  + O2, 2Am + O2 = 2AmO, 
2Am + 3F2 = 2AmF3(Cl, Br, I),  Am + 2F2 = AmF4, 

2Am + 6HCl = 2AmCl3 + 3H2, 
3AmO2

+ + 4H+ → 2AmO2
2+ + Am3+ + H2O. 
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●Кюрий –  активный  металл, наиболее устойчива степень  
окисления +3: 

4Cm + 3O2 = 2Cm2O3, Cm + O2 = CmO2, 4Cm(OH)3+ O2 = 4CmO2 + 6H2O, 
4CmO2= 2Cm2O3   + O2;        2Cm + 3Г2  = 2CmГ3. 

●Берклий –  активный  металл, наиболее устойчива степень  
окисления +3, по свойствам похож на кюри. 

 

3.20. Химия элементов подгруппы титана 

Ильменит (FeTiO3), рутил (TiO2), цирконил (ZrSiO4) и бадделеит 
(ZrO2); нетоксичные серебристо-белые металлы; образуют плотные 
оксидные пленки; характерная степень окисления +4; титан может 
проявлять +2 и +3; в металлическом виде пассивируются в воде, раз-
бавленных растворах НCl,  H2SO4, HNO3, щелочей и аммиака. 

●Получение: 
ЭCl4(г)+ 2Mg= 2MgCl2+ Э + Q  (900 °С, Р, в аргоне, чистый Э), 
ЭCl4(г) + 4Na= 4NaCl + Э + Q (900 °С, Р, в аргоне, чистый Э), 
ZrCl4(г) + 4Na= 4NaCl + Zr + Q (500 °С, в вакууме, чистый Zr), 

ЭI4пары =Э+ 2I2 (раскаленная вольфрамовая проволока, вакуум, очень чистый Э), 
2FeTiO3 + 6С + 7Cl2 = 2TiСl4 + 2FeCl3  + 6СО (t), 

TiСl4 + 2Mg = 2MgCl2 + Ti  (900 °С, в атмосфере аргона), 
TiСl4 +  4NaН = 4NaCl + Ti  + 2H2  (t, содержит примеси TiO, Билли), 

TiO2 + 2С + Fe = Ti\Feферротитан-сплав  +  2СО (t), 
K2[ZrF6] + 4Naрасплав   = 4NaF + 2KF + Zr (t, не совсем чистый), 

ZrO2 + Са  =  СаО + Zr (t, продукт содержит примеси ZrO). 
●Свойства: 

Ti  + O2 = TiO2  (500 °С),  Zr + O2 = ZrO2 (700 °С), Hf + O2 = HfO2 (700 °С), 
Zrпорошок+ O2 = ZrO2  (250 °С, воспламеняется,  

температура поднимается до 4650 °С), 
2Э + N2  = 2ЭN+ Q(850 °С, tпл : TiN=2930, ZrN = 2950, HfN= 2980 °С), 

2TiN + 4KOH + 2H2O = 2K2TiO3 + 2NH3 + H2, 
Э + H2    = ЭH2  + Q (до 400 °С, P, Э = Ti, Zr), 

2ЭH2  +  3O2  = 2ЭO2 + 2H2O  (при поджигании), 
Э + 2S = ЭS2 (500 °С, также Se, Te),  Э + 3S  =  ЭS3 оранж  (600 °С, также Se, Te), 

ЭS2 +  3O2  =  ЭO2  + 2SO2   (t),     ЭS2 +  4Cl2  =  ЭСl4 + 2SCl2  (t), 
ЭSе2 +  6Cl2  =  ЭСl4 + 2SеCl4  (t), 

Э + 4S = ЭS4 корич.    (500 °С, также Se, Te), 
Э + С  =  ЭС +  Q(t> 2000 °С;   tпл: TiС = 3250, ZrС = 3735 и HfС = 3890 °С), 
Э + Si = ЭSi    (t),    Э + 3Si = ЭSi3 (1000 °С),  Ti + 2Si = TiSi2  (1000 °С), 
Ti + Р= ЭР (1000 °С),Ti  + 2F2 = TiF4 (150 °С), Ti  + 2Cl2 = TiСl4 (300–400 °С), 
Эпорошок +  2H2O = ЭO2  +  2H2  (медленно при 300–400 °С, Э = Ti, Zr, Hf), 
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Э  + 2Г2(г)  = ЭГ4  (200–400 °С, Э = Ti, Zr, Hf), 
3Э + 18НF(к) + 4HNO3(к)  = 3H2[ЭF6] + 4NO + 8H2O, 

3Э + 18НCl(к)  + 4HNO3(к)  = 3H2[ЭCl6] + 4NO + 8H2O, 
2Ti+ 6НF = 2TiF3 + 3H2, Ti + 6НF = H2[TiF6] +2H2,  Zr + 4НF = TiF4  + 2H2,

Э + 4НF(р)  = H2[ЭF4] + H2    (Э =  Zr, Hf), 
2Ti+6НCl(к.гор.)=2TiCl3+3H2,  4Тi+ 6HCl(к)= 2TiCl3+ 2TiH2+ H2 (длит.нагрев), 

Ti  + 4HNO3(k) горячая + (х-2)H2O = TiO2
. xH2O↓титановая кислота + 4NO2, 

TiO2
.H2O + 2КОН(к)  =  К2TiO3+ 2H2O, 

Ti  + 4HNO3(k) горячая  = TiO(ОН)2↓гидроксид титанила  + 4NO2  + H2O,
Э + 2H2SO4(к) + 3H2SO4(к) = H2[Э(SO4)3] + 2SO2 + 4H2O (Э=Zr, Hf), 

трисульфоцирконовая 

Э + 2H2SO4(к)+2H2SO4(к)= H2[ЭО(SO4)2] + 2SO2+3H2O (Э =  Zr, Hf), 
дисульфооксоцирконовая, цирконилсерная кислота. 

2Ti + 3H2SO4(к) + 3H2SO4(к) = Ti2(SO4)3 + 3SO2+ 6H2O, 
Э + 4СН3СООН + NH4F6 = (NH4)2[TiF6] + 4NH4CH3COO + 2H2,
Ti + 2NaOH + H2O = Na2TiO3 + 2H2; Э + NaOH  ≠  (Э = Zr, Hf ). 

●Оксиды ЭO2 бесцветные кристаллические вещества нестехио-
метрического состава; при нагревании в атмосфере кислорода сгорают 
с образованием ЭО2, очень тугоплавки и практически нерастворимы ни 
в воде, ни в разбавленных растворах кислот и щелочей, но проявляют 
слабые амфотерные свойства. 

ЭО2 + 3H2SO4(к) = H2[Э(SO4)3]трисульфоцирконовая+ 2H2O(медленно), 
ЭО2 + 2H2SO4(к) = Э(SO4)2 + 2H2O    (t), 

ТiО2 + H2SO4(к) = ТiОSO4 титанилсульфат + H2O  (t), 
ЭО2 + 6НF(к) =  H2[ЭF6] гексафтороцирконовая кислота+ 2H2O (легко), 
ЭО2 + 4НF(к)  =  H2[ЭOF4]цирконилфтороводородная+ H2O (легко), 

ЭО2 + 2KOHрасплав   =  K2ЭO3    + H2O  (1000 °С), 
ЭО2 + K2CO3 расплав   = K2ЭO4 орто   + CO  (1000 °С), 
ЭО2 + K2CO3 расплав   = K2ЭO3 мета    + CO2  (1000 °С), 

K2ЭO3    + 3H2O = ЭО2
.2H2O(в  форме золя) + 2KOH, 

2ТiО2 + H2  = Тi2О3 фиолетовый   + H2O (1200 °С, в присутствии TiCl4), 
Тi2О3  + H2O  ≠; Тi2О3   = ТiО2 + ТiО, 

ТiО2 + H2  = ТiО+ H2O  (t);   ТiО2 +  Тi  =  ТiОжелтый  (в вакууме), 
2ТiО + 3H2SO4(р) = Тi2(SO4)3 + H2 + 2H2O, 

ЭО2
. nH2O = ЭO(ОН)2 + (n-1)H2O     (Э = Ti, Zr, Hf), 

2ТiО2 + СО = Тi2О3 + CO2  (800 °С),  ЭО2 + С + 2Г2  = ЭГ4 + CO2  (500–700 °С). 
●Гидроксиды Э(ОН)4 не растворимые в воде студенистые осад-

ки(но легко образующие коллоидные растворы); гидрат диоксида ти-
тана имеет амфотерный характер; основные и кислотные свойства вы-
ражены весьма слабо; при переходе к Zr и Hf кислотные свойства ещё 
более ослабевают, а основные усиливаются; у гидроксидов Э(ОН)4 
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преобладают основные свойства, поэтому они растворяются в сильных 
кислотах, тогда как разбавленные щёлочи почти не действуют даже на 
Ti(OH)4. 
ЭСl4  + 4KOH = Э(ОН)4 + 4КCl, Э(OH)4 = ЭО(ОН)2  + 3H2O(150 °С, Э = Zr,  Hf), 

Zr(OH)4 + NaOH(к) =  Na[Zr(OH)5]пентагидроксоцирконат, 
Hf(OH)4  + 2NaOH(к) =  Na2[Hf(OH)6]гексагидроксогафнат,

TiCl3+ 3KOH = Ti(ОН)3 грязно-фиолетовый + 3КCl, 
2Ti(ОН)3= Тi2О3  

. 3H2O, при хранении, 
Ti(ОН)3 + NaOH(к)   ≠;    4Ti(ОН)3 + 2H2O + О2 = 4Ti(ОН)4,

2Ti(ОН)3 + 2H2O + О2= 2Ti(ОН)4 + H2O2, 
8Ti(ОН)3 + NаNO3+ 6H2O= 8Ti(ОН)4 + NН3+ NaOH, 

TiCl2+ 2KOH = Ti(ОН)2 черный + 2КCl, 
4Ti(ОН)2+ 2H2O + О2= 4Ti(ОН)3   (мгновенно), 

ЭО(ОН)2 гидроксид цирконила  =  ЭО2  + H2O (1000 °С), 
ЭО(ОН)2 + 2НCl(р) = ЭОCl2  +  2H2O  (Э = Zr,  Hf), 

ЭО(ОН)2 +  2H2SO4(к) = Э(SO4)2 + 3H2O  (t, Э = Zr,  Hf), 
ЭО(ОН)2 +  H2SO4(к) = ЭОSO4 цирконилсульфат + 2H2O  (t, Э = Zr,  Hf), 
ЭО(ОН)2 +  2HNO3(р)  = ЭО(NO3)2 цирконилнитрат+ 2H2O (Э = Zr,  Hf), 

ЭО(ОН)2 +  2HNO3(р)  = Э(NO3)2(ОН)2  + H2O  (Э = Zr,  Hf), 
ЭО(ОН)2 + NaOH 30 %+ 4H2O = Na[Э(OH)5(H2O)3] (Э = Zr,  Hf), 

ЭО(ОН)2 + 2NaOH 40 %+ H2O= Na2[Э(OH)6] (Э = Zr,  Hf). 
●Пероксидные соединения, пероксокислоты: 

Н4TiО4 ортотитановая+H2O2=Н3TiО3ООН↓красно-корич. гель, надтитановая+ H2O(рН<7), 
Н4ЭО4 + H2O2 =  Н3ЭО3ООН↓бесцв.+ H2O (Э= Zr, Hf), 

Н3TiО3ООН + 2НCl =[Ti(О2)(H2O)3]Cl2 ярко-желтый,
Н4ЭО4+ 2H2O2 =Н2ЭО2(ООН)2 + 2H2O (Э= Ti, Zr, Hf), 

Н2TiО2(ООН)2 = [Ti(О2)2(H2O)2]бесцветный, 
Н4TiО4 + 4H2O2 = Ti(ООН)4↓ красный + 4H2O (рН>7), 

Ti(ООН)4+ 4NaOH = Na4[Ti(О2)4]красный + 4H2O, 
Н4ЭО4 + 4H2O2 = Э(ООН)4 ↓бесцветные+ 4H2O (рН>7), 

Э(ООН)4+ 4NaOH = Na4[Э(О2)4]бесцветные + 4H2O(Э = Zr, Hf), 
TiО(ОН)2 + H2O2 + (n-2)H2O = TiО(О2).nH2O↓ ,  1≤  n ≤2, 
Э(SO4)2 + H2O2 + 3H2O = Э(ОН)3ООН↓ + 2H2SO4 , рН =7, 

Э(СН3СОО)4 +  H2O2 +  3H2O =  Э(ОН)3ООН↓+ 4СН3СООН, рН =7, 
Ti(SO4)2+H2O2+H2O = H2[TiО(H2O2)(SO4)2]желто-оранжевое (в кислой среде). 

Связь между устойчивым в кислой среде пероксокатионом  и 
устойчивым в щелочной среде пероксоанионом может быть представ-
лена уравнением: 

TiO2
2+ + 3H2O2 = TiO8

4 + 6H+. 



 227 

●Сульфаты, нитраты  и галогениды 
В водной среде могут быть получены только титанилы, цирконилы 

и гафнилы, так как гидролиз этих солей очень значителен и даже в кон-
центрированных растворах ведёт к образованию двухвалентных катионов 
титанила (TiO2+), цирконила (ZrO2+) и гафнила (HfO2+) по схеме: 

Э4+ + Н2О = ЭО2+ + 2Н+, 
ЭCl4  + Н2О = ЭОСl2   + 2НCl,    ZrГ4 + Н2О ↔ ZrOГ2 + 2HГ ,٭  

2ZrOCl2 = ZrCl4 + ZrO2, 
TiГ4 + 2H2O ↔ TiO2 + 4HГ (t),  Э(SO4)2 + Н2О = (ЭO)SO4 + H2SO4,

Ti(NO3)4+ Н2О = (TiO)(NO3)2  + 2HNO3. 
*Фториды образуют с водой комплексные кислоты типа Н2[ЭОF4]: 
ЭF4  + Н2О = Н2[ЭОF4],  поэтому почти не подвергаются гидролизу. 

ЭО2 + 2С + 2Г2 = 2СО + ЭГ4, 
ТiCl4 + 6SO3 = Ti(SO4)2 + 2S2O5Cl2 (в жидком SO2Cl2 в отсутствие воды), 

ТiCl4 + 4Н2О = Н4TiО4 титановая+ 4НCl (дымовая завеса, в военном деле), 
TiO2  + 2К2S2O7 пиросульфат=К2SO4 + Ti(SO4)2, 
ТiО2 + H2SO4(к) = ТiОSO4 титанилсульфат + H2O, 
ТiОSO4+ 2H2O  = Н2TiО3 титановая  + H2SO4, 

Ti(SO4)2 = SO3 + ТiОSO4    (150°С), Ti(SO4)2 = 2SO3 + ТiО2 (430 °С),
Э(SO4)2  + К2SO4  =  К2Э(SO4)3  (Э = Ti, Zr, Hf), 
Э(SO4)2  + К2SO4  =  К2Э(SO4)3   (Э = Ti, Zr, Hf), 
Э(SO4)2  + 2К2SO4  =  К4Э(SO4)4    (Э = Zr, Hf), 

ТiОSO4 + 4КNCS + 2NH3(ж) = К2[TiO(NCS)4]·2NH3 красный роданид+К2SO4, 

К2[TiO(NCS)4]·2NH3+2КNH2 = ТiO(NH2)2 бурый амид титанила+2NH3+ 4КNCS, 
ТiO(NH2)2  + 2КNH2 = ТiO(NHK)2 оранж-корич. + 2NH3,

Ti(NO3)4 + 4KNH2 = Ti(NH2)4  + 4КNO3 (в жидком аммиаке), 
Ti(NH2)4   = Ti(NH)2 взрывчатый  + 2NH3 (легко), 

ЭCl4 + 2NаCl = М2ЭCl6 (Э = Ti, Zr, Hf), 
ЭCl4 + 2НCl = Н2ЭCl6  (Э = Ti, Zr, Hf), 

2Н2TiCl6  + Zn = 2TiCl3 + ZnCl2+ 4НCl,  легко восстанавливается, 
TiCl4(ж) + 4ClNO3 = 4Cl2 + Ti(NO3)4  (80  °С), 

TiCl4(ж) + 4N2O5 = 4NO2Cl + Ti(NO3)4 летуч (80  °С), 
TiCl4(ж) + 6NH3(ж) = ТiCl4·6NH3↓желтый или:

TiCl4(ж) + 6NH3(ж) =  Ti(NH2)3Cl↓красный + 3NH4Cl, 
Ti(NH2)3Cl  = 2NH3↑ + NTiClзеленовато-голубой нитрохлорид, 

3ЭСl4 +  16NH3   =  3ЭN + ½N2 + 12NH4Cl (t), 
3ZrCl4 + 4NH3 = Zr3N4 + 12HCl,   TiCl4(ж)+ Сu = СuCl·TiCl3 , оу, 

ЭСl4(ж) + 4ROHспирт  = 4HCl + Э(OR)4 , алкоголяты, 
ЭСl4 + H2O = ЭОСl2  + 2HCl, ЭСl4 + 2H2O = Э(ОН)2Сl2  + 2HCl (холод), 

ЭСl4 + 2H2O = ЭО2  + 4HCl, ЭСl4 +  4КОН(р) = ЭО(ОН)2↓ + 4КCl + H2O, 
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ЭF4 + H2Oпар  =  ЭОF2↓+ 2HF, TiF4 + 3H2Oгор  = TiО(ОН)2↓ + 4HF, 
ЭСl4 +  4NH3 

.H2O = ЭО(ОН)2↓ + 4NH4Cl + H2O, 
ЭСl4 + О2  = ЭО2  + 2Сl2   (500–1000 °С), ЭСl4 + 4Na = Э  + 4NaСl(700–800 °С),
ZrCl4 + Cl2O = 2Cl2 + ZrOCl2    (15°С в ССI4);   2ZrOCl2 = ZrCl4 + ZrO2, 

2TiCl3 = TiCl4 + TiCl2  (в избытке водорода, 700 °С), 
2TiCl4+H2 = 2TiCl3 фиолетовый + 2НCl (650 °С Zn + НCl, водород в момент выделения), 

4TiCl3 + O2 + 2H2O = 4TiOCl2 + 4HCl, 
2ЭГ3 = ЭГ4 + ЭГ2 (t, без доступа воздуха), 2ЭГ2 = ЭГ4 + Э  (t1>t), 

2TiCl3фиолетовый + 2H2O = 2TiOCl2 + 2HCl+ H2    (кат: платина),
TiCl3 + 6H2O = TiCl3 

. 6H2O;        TiCl3 +  3КОН = Ti(ОН)3↓  + 3КCl, 
4TiCl3 + O2 +  4HCl(p) =  4TiCl4+ 2H2O, 

2TiCl4 + H2 = 2TiCl3фиолет.+2НCl (650 °С, Zn + НCl),
2TiCl3+H2=2TiCl2+2НCl (700 °С , Zn + НCl), 

2TiCl3 +  Ti  =  3TiCl2     (800–900 °С), 
TiCl4 + 2Na|Hgамальгама= TiCl2 черный+ 2NaCl  + 2Hg, 

2TiCl2 + 14H2O = 2[TiOH(H2O)6]Cl2 + H2  (t);  TiCl2 + 4NH3(ж) = TiCl2·4NH3, 
2TiCl2 + O2 = 2TiOCl2(кислород воздуха, идет легко;  TiCl2 + O2 = TiO2 + Cl2, 

TiCl2 + 2NaОН(k) = Ti(ОН)2↓чёрный+ 2NaCl  (0 °С, в токе H2), 
2Ti(ОН)2 + O2 = 2TiО(ОН)2  (быстро), 

TiCl2 + NаCl = NаЭCl3 (также и Zr, Hf); TiCl2+2NаCl= М2ЭCl4 (также и Zr, Hf), 
2TiCl2 +  2HCl(p) =  2TiCl3   + H2, 

Э2Р + НСl(к) ≠,  ЭР + НСl(к) ≠ ,  ЭР2 + НСl(к)   ≠, 
Э2Р + HNO3 (к) ≠,  ЭР + HNO3 (к) ≠ , ЭР2 + HNO3 (к)   ≠, 

Э2Р + HF + HNO3 (к) ≠,  ЭР + HF + HNO3 (к) ≠ ,  ЭР2 + HF + HNO3 (к)   ≠, 
ZrCl4  + 2Na2HPO4  = Zr(HPO4)2↓белый + 4NaCl. 

●Получение: 
TiO2 + 2C + 2Cl2 = TiCl4 + 2CO; TiCl4 + 2Mg = 2MgCl2  + Ti  (850 °C). 

 

3.21. Химия элементов подгруппы ванадия 

Известны четыре состояния ванадия: +2, +3, +4 и +5; самым ус-
тойчивым состоянием является +4. Ванадий обладает способностью 
растворять водород и при этом образовывать с ним гидрид. В природе – 
сульфид ванадия V2S5. При температуре, близкой к абсолютному нулю 
(4,3 К) обладает сверхпроводимостью; устойчив к воде, к растворам 
минеральных солей и щелочей; не ржавеет ни в пресной, ни в морской 
воде, ни в растворах щелочей. Колумбит-танталит (Fe, Мn) (Та, 
Мn)2O6; лопарит (Na, Се, Са, Sr) (Nb, Ti)O3; (Nb, Та)2 O5;  пирохлор (Na, 
Ca)2(Nb, Ti)2 O6(F, ОН). 

●Получение: 
2V2S5 +15O2 = 2V2O5 + 10SO2,    V2O5 + 5Ca = 5CaO + 2V, 
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2VCl3 + 3Mg = 3MgCl2  + 2V,   NbCl5 + 5Na = Nb + 5NaCl (1000 °С, также и Та), 
V2О3  + 3C = 3CO  +  2V,   Nb2O5+ 7С = 2NbC+ 5СО (1800 °С), 
2) 2Nb2O5 + 5NbC = 9Nb + 5CO2 (1900°С),     2VI3  = 2V + 3I2. 

●Свойства: 
V + H2SO4(р)  ≠  холод;   Nb + H2SO4(р)  ≠  пассивируется, 

V + 5H2SО4(к) + H2SО4(к) = (VО2)2SО4 + 5SО2   + 6H2О, 
V + HNO3(р) ≠  холод,  3V + 3НCl + 5HNO3 = 3VО2Cl+ 5NО + 4H2O, 

V + 5HNO3(к)  + HNO3(к)  = VО2(NO3)+  5NО2+ 3H2О,
2V + 12HF(k)= H[VF6]+ 5H2, V + 6НF + 5HNO3 = H[VF6]+ 5NО2 +5H2O, 

Nb + 7НF + 5HNO3 = H2[NbF7]+  5NО2 + 5H2O  (также и с Та), 
2Nb  + 12НF   = 2H[NbF6]+ 5H2  (также и с Та), 

V + HCl(р)  ≠ ;     V + HBr(р)  ≠ , 
2V + 5O2 = 2V2O5 (до 700 оС),   2V2O5  = 2VO2 + O2  (до 700 оС), 

4Nb + 5O2  =  2Nb2O5       (200–900 °С),     2V +5F  =  2VF5 (300 °С), 
VF5 + H2О = H2[VОF5], 

V + 2Cl2= VCl4    (t, в токе хлора), 2Nb + 5Cl2 = 2NbCl5   (t,  сгорает энергично), 
2V +N2  = 2VNжелто-бронзовый   (t),   6V + 2NН3 = 2V3N + 3Н2, 

V2О2   + 2NH3  = 2VN + 2H2О + H2, V + C = VC (t, V3С, V2C, VC, VзС2, V4С3), 
3V + Fе3С = V3С + 3Fе  (t),  V + 2S  = VS2 (t), 

3V + P = V3Р   (t ,V2P, VP, VP2);   3V + As =V3As     (t, VAs), 
2V + 5S  = V2S5     (t, V2S3),  V2S5  =  V2S3 +  2S  (400 °С, ВМД), 

V + 2N2O4 = VО2(NO3)2  + 3NO,   2Nb + 5S  = Nb2S5  (t), 
динитрат диоксованадия, ванадиннитрат 

4V + 12NaOHрасплав + 5O2 = 4Na3VО4  + 6H2О, 
4Nb  + 4NaOHрасплав+ 5О2 = 4NaNbO3  + 2H2О (также и Ta). 
●Оксиды 
Черный основный оксид VO устойчив лишь при высокой тем-

пературе. V2O3 – блестящие черные кристаллы; в воде, растворах ще-
лочей и кислотах не растворяются, кроме плавиковой и азотной; амфо-
терный с преобладанием основных свойств. VO2 – сине-голубые кри-
сталлы, наиболее устойчивый амфотерный оксид. V2O5 – красные или 
красно-желтые кристаллы с ярко выраженным кислотным характером, 
растворяется в воде. Nb2O5 – амфотерен со значительным преоблада-
нием кислотных свойств; NbО2 – кислотный оксид. 

VO + H2SО4 =  VSО4  фиолетовый или бледно-голубой + H2О, 
VO + H2О ≠, V2O3 + MgO = V2O3

.MgO  (t), V2O3 + СаО = V2O3
 . СаО (t), 

V2O3  + Li2О +  O2  = 2LiVO3 (t),  V2O3 + Nа2О  +  O2  = 2NаVО3  (t),
V2O3   +  6HNO3   =  2V(NО3)3 зеленый   +  3Н2O, 

V(NО3)3+ 3NH3+ 3H2О = V(OH)3↓серо-зеленый + 3NH4NО3, 
V2O3   +  6HF(k)  =  2VF3  +  3Н2O, 

2V2O3 + 13S = 2V2S5 + 3SO2     (350 °С), 
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2V2О3 + О2   = 4VО2   (t),  V2O5 + Н2С2О4= 2VО2 + 2СО2 + Н2О (t), 
2VО2 + 2NaOH(р) + 6H2О = Na2V2O5

. 7Н2Oполиванадат  или: 
4VО2 + 4NaOH(р) + 4H2О = Na 4V4O10

. 6Н2Oполиванадат, 
Na4V4O10

. 6Н2O+ 4HC1 = 4VO(OH)2 бурый + 4NaC1+ 4Н2О, 
Na2V2O5

.7Н2O + 2HC1 = 2VO(OH)2 бурый + 2NaC1+ 6Н2О, 
VО2 + 2HC1 = VОСl2 синий ванадилхлорид + Н2O, 

VO2 + H2SO4 = VOSO4 синий + H2O, 
VО2 + 2HC1 + 4Н2O = [VО(Н2O)5Сl2 хлорид пентаакваванадила + Н2O, 

VO2 + CaO = CaVO3     (СаVО3, Са2VO4, Ca3VO5), 
2NH4VО3 = V2О5 + 2NH3 + H2О, 

6NH4VО3 = 6VO2  + 4NH3 + 6H2О + N2, 
2V2S5  + 15 O2= 2V2О5  + 10SО2;    4VS2 + 13O2= 2V2О5  + 8SО2,

2NаVО3 + 2H2SO4(р)  =  V2О5  + 2NaHSO4+ H2О, 
2Nа3VО4 + 6H2SO4(р)  =  V2О5  + 6NaHSO4+ 3H2О, 

V2О5  + Н2О = 2НVО3 желтая окраска, в сильно щелочной среде раствор бесцветен, 
2НVО3 = V2О5  + Н2О (при попытке выделить из раствора), 

2V2O5  =  4VO2 + О2   (750 °С), 
V2O5  + 2NaOH = 2NaVO3 метаванадат  +  H2O (легче идет в расплаве), 

V2O5   +  6NaOH  = 2Na3VO4 ортованадат   +   3H2O (легче идет в расплаве), 
V2O5 плавление     =VO2+ + VO3-, 

V2O5   + 6HClконц= 2VОСl2 дихлорид оксованадия+ Сl2   +   3H2O, 
V2O5  + H2SO4(р)= НVО3 + VO2HSO4ванадингидросульфат,гидросульфат диоксованадия, 
V2O5  + Н2 = 2VО2 + Н2О  (1000 °С),V2O5  + 3SOCl2 = 2VOCl3+ 3SO2  (t), 
V2O5  + 3C+ 3Cl2 = 2VOCl3+ 3CO     (t);    2VOCl3= 2VOCl2   +  Cl2      (t), 

Та2O5  + Н2     ≠ ;      Nb2O5  + HClконц≠  ;       Та2O5  + HClконц≠, 
Nb2O5 плав  + 3Nа2СО3 плав  =  2Nа3NbO4 ортониобат+ 3СО2, 

Nb2O5 плав  + 10NaOH плав  =  2Nа5NbO5 сверхортониобат+ 5H2O, 
Nb2O5 + Н2 = 2NbО2 + Н2О     (1000 °С), 

Nb2O5 + Mg =2NbО2 + MgО    (1000 °С),   NbО2 + Н2О    ≠,
Nb2O5 +  H2O  ≠ (также и с Ta), Nb2O5  + разб. растворы кислот ≠ (также и с Ta), 

Nb2O5 +  разб. растворы щелочей    ≠  (также и Ta), 
2NbO + 3Cl2   = 2NbOCl3 ,   трихлорид оксониобия, 

2NbO + 6HCl = 2NbOCl3 + 3H2; К2[NbOF5] + 3Na =NbO + 2KF + 3NaF, 
2Nb2S5  + 15О2 =  2Nb2O5  + 10SО2;  4Nb3N5  + 15О2 =  6Nb2O5  + 10N2. 

●Пероксиды: 
Na3VO4+ 4H2O2  = Na3[V(O2)4] +  4H2O  (в щелоч. среде), 

сине-фиолетовый, пероксованадат 

Na3VO4+ 2H2O2  = Na3[VО2(O2)2]+ 2H2O (в нейтральной среде), 
желтый, пероксованадат 

Na3VO4+ H2O2 + 4HCl = [VО(O2)]Cl красный + 3NaCl + 3H2O (в кислой среде),
2VО2NO3+ H2O2 + 2HNO3   = 2VО(NO3)2 +O2  +  2H2O, 
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Na3ЭO4  + 4H2O2 = Na3[Э(O2)4]  + 4H2O   (Э  = Nb,Ta),
Na3[Э(O2)4]  + 3H2SO4(р) = НЭО4 пероксокислот + 3NaHSO4 +O2 + 2H2O. 

●Кислоты, основания и соли 
Ванадиевая кислота имеет три формы: НVО3(мета-), H3VO4(орто-), 

H4V2O7(nupo-); сами кислоты в твердом виде не выделены, но соли их 
можно осадить из раствора.Наиболее устойчивой в водных растворах 
является метаванадиевая кислота или ванадиевая, она обладает призна-
ками амфотерности: 

VO3
- + H+  ↔  HVO3  =  VO2OH   ↔  VO2

+    + ОН-, 
2VO2

+   + 2HCl  ↔  2VО2 + + Cl2  + 2OH-, 
V2О5  + Н2О = 2НVО3 желтая, в сильно щелочной среде – бесцветная. 

Ионы пиро- и ортованадиевых кислот: 
2[V3О9]3- + 6ОH- = 3[V2O7]4- + 3H2O;   [V2О7]4- + 2ОН-  = 2[VO4]3- + Н2О. 

По мере уменьшения щелочности окраска опять становится 
желтой и даже оранжевой: 

3[VО4]3-  +6H+  = 3[V2 O9]3- + 3H2О;   2[V3О9]3- + 2H+ = [V6Ol7]4-+ H2О. 
При подщелачивании процесс идет в обратную сторону: 

[V6O17]4- + 2OН- = 2[V3О9]3- + H2O. 
Оранжевый цвет приписывается иону декаванадата: 

5 [V6O17]4- + 2Н+ = 3[V10O28]6- + Н2О, 
NH4VО3 + 4(NH4)2S + 3H2О = (NH4)3VS4 тиосоль, вишнево-красный р. + 6NH4ОH, 

2NH4VО3 + 3H2О2 = (NH4)2H2V2О10 перванадат + 2H2О, 
4NаVО3 + 18HCl  + Pt  = Н2[PtCl6] + 4VОCl2 + 4NaCl  + 8H2О, 

2NаVО3 + 4H2SO4(р) + Zn = 2VОSO4синий + Na2SO4+ ZnSO4+ 4H2О, 
2VОSO4 + 2H2SO4(р)  + Zn = V2(SO4)3 зеленый+ ZnSO4+ 2H2О, 

V2(SO4)3 зеленый+ Zn   = VSO4 фиолетовый+ ZnSO4, 
K[VF6] = KF + VF5  (330°C). 

Четырехвалентному ванадию соответствуют предполагаемые кислоты H2V4О9; 
Н2VO3; H4VO4 и H6VO5.. Ванадию со степенями окисления +3, 

+2 соответствуют основания V(OH)3 и V(OH)2. 
2V(OH)2 + O2  = 2VO(OH)2 гидроксид ванадила, гидроксид оксованадия, желтый,

4V(ОН)3 + O2 =  4VО(ОН)2 + 2Н2O, 
VО(ОН)2 + 2КОН  =  К2VО3 ванадат + 2H2О, 

VО(ОН)2 + H2SO4(р)=  VОSO4 сульфат ванадила+  2H2О, 
VSО4  + 2КОН = V(OH)2↓ бурый, аморфный + К2SО4, 

VSО4  + 2NH3+ 2H2О = V(OH)2↓ бурый, аморфный + (NH4)2SО4,
4V(OH)2 + O2 + 2H2О = 4V(ОН)3 (зеленый, на воздухе быстро окисл), 

2V(OH)2 +  2H2О = 2V(ОН)3 + H2, 
10VSО4+ 2KMnO4 + 8H2SO4= 5V2(SO4)3 зеленый +2MnSO4+ K2SO4+ 2H2О, 

5V2(SO4)3+ 2KMnO4 + 2H2О = 10VОSO4 синий+2MnSO4+ 2KHSO4+ H2SO4,
5VОSO4синий+KMnO4 + 6H2О = 5HVО3+MnSO4+ 2KHSO4+ 3H2SO4, 
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V2(SO4)3 зеленый=  VОSO4синий+ SO2 ;  2VCl4газ= 2VCl3  +  Cl2,
2VCl3 = VCl4 +  VCl2, 

VCl4газ+ H2   = VCl2 бледно-зеленый + 2HCl,      NbF5 + H2F2 =Н2 [NbF7], 
NbF5 + H2O = H2[NbOF5];  NbCl5 + 4H2О = 5HCl + H3NbО4, 

2Nb + 5I2=2NbI5   (300 °C), Nb2O5  + 5C + 5Cl2= 2NbCl5  + 5CO (400 °C), 
2NbCl5  + 5F2=2NbF5  + 5Cl2  (холод), 2NbCl5 + 2Nb = 4NbCl2 + Cl2, 
12Nа5NbO5 сверхортониобат+ 55H2O  = Nа14Nb12O37 

.32H2О + 46NaOH, 
Nа14Nb12O37 

.32H2О = NаNbO3метаниобат+  2NaOH + 31H2О, 
Nа14Nb12O37 

.32H2О  + СО2+ 10H2О  = 12[NаNbO3
.3,5H2О] + Nа2СО3, 

Nа14Nb12O37 
.32H2О  + 14HCl = 12HNbO3 + 14NaCl  + 33H2О, 

V2S5 коричневый + H2О ≠;  V2S5 + 2NaOH + 2H2О = 2Na[VО2S] + 3H2S, 
V2S5 + 2NaOH = 2Na[VОS2] оксотиованадат + H2S, 

V2S5  +  3(NH4)2S   =  2(NH4)3[VS4]тиованадат, фиолетовый, 
4(NH4)2S(р)  +  NH4VО3(р) =  (NH4)3[VS4]красный раствор + 6NH3 + 3H2О, 

2(NH4)3[VS4] + 6HCl =  V2S5   + 3H2S+ 6NH4Cl. 

3.22. Химия железа 

Железо серебристо-серый пластичный и ковкий металл с силь-
ными магнитными свойствами, tпл = 1539 оС; природные минералы: 
Fe2O3 

. nH2O – бурый железняк, Fe2O3 – красный железняк, Fe3O4 – маг-
нитный железняк, железная окалина, FeS2 – железный колчедан (пи-
рит); d-элемент, электронная формула: 1s22s2p63s2p6d64s2; электронно-
графическая формула:                

    

 
●Получение: 
             Fe2O3(т)    + 3CO(г) = 2Fe + 3CO2 (t = 400–650 оС): 
             3Fe2O3(т) + CO(г)  = 2Fe3O4 + CO2        (450 оС),

I зона:        Fe3O4(т)     + CО(г)=  3FeO(т)   + CO2  (550 оС), 
             FeO(т) + CO(г) = Fe + CO2      (650–700 оС), 

                   Fe3O4(т)  + C(т)= 3FeO(т)  + CO (900–950 оС), 
    II зона:         FeO(т) + C(т) = Fe + CO (900–950 оС). 

Fe2O3(т) + CO(г)  + 2H2 = 2Fe+ CO2  + 2H2O  (850 оС):
3Fe2O3(т) + 3H2 = 2Fe+ 3H2O (t);  Fe2O3(т) + 2Al(т) = 2Fe + Al2O3   (tt), 

Fe2O3(т) + 3C= 2Fe+ 3CO (t);  Fe2O3(т)  + 2Сr(т) = 2Fe + Cr2O3   (tt), 
3Fe3O4(т)  + 8Al(т) = 9Fe + Al2O3 (tt); Fe3O4(т)  + CH4 = 3Fe + CO2 + 2H2O(t), 

FeO(т) + CO(г) =  Fe  + CO2   (t);   FeO(т) + C(т) = Fe + CO  (t), 
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FeO(т) + H2 = 2Fe+ H2O  (350 oC), Fe(СO)5(г)  = Fe + 5CO  (t> 130 oC), 
2FeSO4(р)   +  2H2O  = 2Fe  + O2 + H2SO4 (электролиз раствора), 

FeSO4(р)   + Mе = Fe + MеSO4   (Ме = левее Fe). 
●Химические свойства: 

4Fe + 3O2  = 2Fe2O3   (t);  3Fe + 2O2 = Fe3O4 (FeO.Fe2O3)(темп. крас. каления): 
1)2Fe(т) + O2(г)  = 2FeO  (t),    2) 2FeO + 3O2(г) = 2Fe2O3     (t), 

2Fe(т) + 3Г2(г) = 2FeГ3   (t, Г = Cl, F, Br – активные окислители), 
Fe(т) + I2(г) = FeI2       (t),  Fe(т) +  S(расплав)  = FeS  (t), 

Fe(т) + 2S(расплав)  = FeS2      (t),    3Fe(т) + С(т)  = Fe3Сцементит (t>500 оС ), 
3Fe(т) + 2СО(г)  = Fe3С+ CO2↑(tt),  Fe + CO2= FeO+ CO↑(tt), 

Fe(т) + 5СО(г)  = Fe(СО)5пентакарбонил  (800 оС или 150–200 оС при 100 атм): 
3Fe(т) + Si(т)  = Fe3 Si(tt);  3Fe(т) + 2Р(г) = Fe3 Р2  (tt); 3Fe(т) + Р(г) = Fe3 Р(tt), 

4Fe(т) + 3O2(г) + 3SO2(г)  = Fe2(SO4)3  (химическая коррозия), 
4Fe(т) + 3O2(г) + 6H2O  = 4Fe(OH)3   (электрохимическая коррозия), 

3Fe(т) + 4H2O(г)  ↔ Fe3O4  + 4H2↑ (t<570 оС): 
Fe(т) + H2O(г)↔ FeO+ H2↑ (t>570 оС), 

Fe(т)  + KOH(р)  ≠  , 4Fe(т) +  2NH3(г) = 2Fe2N + 3H2↑  (500–600 оС), 
4Fe2N  = 2Fe4N + N2↑(420 оC), 

Fe(т)  + 2HCl(р)  = FeCl2  + H2↑,  Fe(т) + H2SO4(р)  = FeSO4  + H2↑, 
Fe(т) + H2SO4(кк > 70 %)  ≠ холод, при ОУ пассивируется, 
2Fe(т) + 6H2SO4(к) 50 % = Fe2(SO4)3 + 3SO2↑+ 6H2O  (t), 

2Fe(т) + 4H2SO4(к) < 50 % = Fe2(SO4)3 + S↓+ 4H2O (t), 
Fe(т) + HNO3(кк)  ≠ холод, при ОУ пассивируется, 

Fe(т) + 3HNО3(к) + 3HNО3(к)  = Fe(NO3)3  + 3NO2  + 3H2O   (t), 
Fe(т) + HNО3(30%) + 3HNО3(30%)  = Fe(NO3)3  + NO + 2H2O, 

8Fe(т) + 6HNО3(р) + 24HNО3(р)  = 8Fe(NO3)3(р)  + 3N2O + 15H2O, 
10Fe(т) + 6HNО3(р) + 30HNО3(р)  = 10Fe(NO3)3  + 3N2  + 18H2O, 

4Fe(т) + HNО3(3%рр) + 9HNО3(3 %)  = 4Fe(NO3)2  + NH4NO3 + 3H2O, 
Fe(т) + KClO3(пл) + 2KOH(пл)  = K2FeO4 феррат + KCl + H2O  (t), 

Fe(т) + 3KNО3(пл) + 2KOH(пл)  = K2FeO4 феррат + 3KNO2 + H2O (t), 
Fe(т) + 3К2О2(т)+ 2H2O  = K2FeO4 феррат + 4KOH, 

Fe(т) + 2KOH(р)  + 2H2O = K2FeO4  + 3H2   (электролиз раствора щелочи, Fe – анод), 
Fe(т) + CuSO4(р) = FeSO4 + Cu↓ (Ме = металлы правее Fe). 

●Химические свойства соединений Fe (II) 
●Оксид жедеза (II) FeO – черное кристаллическое вещество, не 

растворимое в воде, основный оксид нестехиометрического состава; 
плавится при 1369о, порошок оксида легко окисляется. 

●Возможные пути получения 
Fe3O4(т) + CО(г) = 3FeO(т)   + CO2  (t),  Fe2O3(т) + CО(г)=  2FeO(т) + CO2   (t), 

2Fe(т) + O2(г)  = 2FeO  (t),  FeС2O4(т)     = FeO + CО + CO2    (t), 
Fe + Fe2O3  = 3FeO   (900 оС),  Fe + Fe3O4 = 4FeO  (900–1000 оС), 



 234 

2Fe3O4 == 6FeO + O2(1600 оС),  Fe(OH)2  = FeO + H2O (150–200 оС), 
FeСO3= FeO + CO2   (t). 

●Кислотно-основные и окислительно-восстановительные свойства: 
FeO(т)  + 2HCl(р)  = FeCl2  + H2O, 

4FeO(т)  + O2  =2Fe2O3   (t); 6FeO(т)  + O2 (г)  =2Fe3O4   (300–500 оС), 
FeO+ C = Fe(т) + CO (t>1000 оС);  FeO(т)  + CО(г) = Fe(т) + CO2   (t), 

FeO+ H2O ≠ ; FeO(т)  + NaOH(р) ≠ ,   FeO(т)  + H2 = Fe + H2O (350 оС), 
FeO(т)  + H2S = FeS + H2O (500 оС), 

4FeO= Fe + Fe3O4    (t <570 оС, ММД), 
FeO+ HNO3(к)  + 3HNO3(к) = NO2  + Fe(NO3)3 + 2H2O, 
3FeO+ HNO3(р) + 9HNO3(р)= 3Fe(NO3)3 + NO + 5H2O, 

2FeO+ 4NaOH(расплав)  = 2Na2O.FeO + 2H2O,   FeO(т) + N2O5  =  Fe(NO3)3, 
4FeO+ 2nH2O+ O2=2Fe2O3

.2nH2O. 
●Гидроксид железа Fe(OH)2(FeO. nH2O) – не растворимый в 

воде порошок белого цвета; основание средней силы. Свежеосажден-
ный – белый, быстро переходящий в зеленоватый, что связано с час-
тичным окислением с образованием гидрата смешанно-валентного ок-
сида FeO.Fe2O3

. nH2O (Fe3O4
. nH2O), а затем – в бурый вследствие даль-

нейшего окисления FeO.Fe2O3
. nH2O в Fe2O3

. nH2O: 
4Fe(OH)2(т) + O2(г)  + 2H2O = 4Fe(OH)3↓бурый: 

1)  6Fe(OH)2(т) + O2(г) + 2H2O = 2[FeO .Fe2O3
. 4H2O]↓серо-зеленый, 

2) 4[FeO .Fe2O3
. 4H2O]+ O2(г)  + 2H2O = 6Fe2O3

. 3H2O↓бурый. 
●Возможные пути получения: 

FeCl2(р) + 2NaOH(р) = Fe(OH)2↓белый→зеленый+ 2NaCl, 
FeSO4(р) + 2NaOH(р) = Fe(OH)2↓+ Na2SO4, 

FeCl2(р) + 2NH3(г)  + 2H2O = Fe(OH)2↓   + 2NH4Cl. 
●Кислотно-основные и окислительно-восстановительные свойства: 

Fe(OH)2(т) + 2HCl(р) = FeCl2  + 2H2O, Fe(OH)2(т) + N2O5 = Fe(NO3)2 + H2O, 
Fe(OH)2(т)  = FeO↓ + H2O  (t, без доступа воздуха), 

Fe(OH)2(т) + NaOH(р,к) ≠, 3Fe(OH)2(т)  = Fe3O4↓ + H2 + H2O (150 оС), 
4Fe(OH)2(т) + O2(г)  + 2H2O = 4Fe(OH)3↓бурый: 

1)  6Fe(OH)2(т) + O2(г)  + 2H2O = 2[FeO.Fe2O3
. 4H2O] ↓серо-зеленый, 

2) 4[FeO.Fe2O3
.4H2O]+ O2(г)  + 2H2O = 6Fe2O3

.3H2O↓бурый, 
4Fe(OH)2(т) + O2(г)  = 4FeO(OH)↓,  2Fe(OH)2(т) + H2O2(р) =  2Fe(OH)3↓, 

2Fe(OH)2(т) + H2SO4(к)  + 3H2SO4(к)= Fe2(SO4)3 + SO2 + 6H2O, 
3Fe(OH)2(т)+ HNO3(р) + 9HNO3(р)= 3Fe(NO3)3 + NO + 8H2O, 
Fe(OH)2(т) + HNO3(к)  + 3HNO3(к) = NO2  + Fe(NO3)3 + 3H2O. 
●Галогениды железа (II) восстановители – легко окисляются в 

соли железа (III), 
Fe(CO)4I2  = FeI2  +  4CO, 

2FeCl2(р)+ Cl2(г) =  2FeCl3  (t),     FeCl2(р)+ H2 = Fe +  2HCl  (t), 
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4FeCl2(р)+ О2(г) + 2H2O = 4FeOHCl2, 
FeCl2(р) + 2NH3(г)  + 2H2O = Fe(OH)2↓ + 2NH4Cl, 

FeCl2(т) + 6NH3(г)  = [Fe(NH3)6]Cl2, 
FeCl2(р) + 2KCN = Fe(CN)2↓желто-коричневый + 2KCl, 

3Fe(CN)2  = Fe3C + 5C + 3N2↑ (t>500 oC), 
FeCl2(р) + 6KCN(р)  = K4[Fe(CN)6](р)   + 2KCl, 

FeCl2(р) + 2KSCN(р)  = Fe(SCN)2 зеленый+ 2KCl, 
FeCl2(т) + H2O = Fe(OH)Cl + HCl: 

1)Fe2+ + 6H2O = [Fe(H2O)6]2+, гидратация, 
2)[Fe(H2O)6]Cl2  + 2H2O ↔ [Fe(H2O)5(OH)]Cl + HCl, протолиз, 

6FeCl2 + 4H2SO4(к) = Fe2(SO4)3 + 4FeCl3 + S↓ + 4H2O, 
6FeCl2 + 6H2SO4(к) = Fe2(SO4)3 + 4FeCl3 + 3SO2↑ + 6H2O, 

2FeCl2(р)  + 8HNO3(к)   = 2Fe(NO3)3  + 2NOCl + Cl2 + 4H2O, 
5FeCl2 + KMnO4(р) + 8HCl(p)   = 5FeCl3 + KCl  + MnCl2 + 4H2O, 

4FeI2+ 3О2(г) = 2Fe2O3+ 4I2. 
●Сульфиды железа (II) – кристаллы темно-коричневого цвета с 

металлическим блеском; тугоплавкие; разлагается при нагревании в 
вакууме; нерастворимы в воде; не выпадают в осадок при насыщении 
растворов солей  железа (II) сероводородом; разлагаются кислотами.  

FeSO4(р) + (NH4)2S(р) = FeS↓черный + (NH4)2SO4, 
Fe2O3 +H2  + 2H2S  = 2FeS+ 3H2O, 

4FeS(т) + 3O2(г) + 6H2O = 4Fe(OH)3↓ + 4S↓ (t), 
4FeS(т) + O2(г) + 6H2O = 4FeO(OH)↓ + 4H2S↑, 

FeS(т) (влажный) + 2O2(г) = FeSO4 (t);   4FeS(т) + 7O2(г)  = 2Fe2O3  + 4SO2↑(t), 
4FeS2(т) + 11O2(г) = 2Fe2O3 + 8SO2↑  (t), 

FeS2(т) +12Na2CO3(т) +18KMnO4(т) =  
=Na2FeO4 + 9K2MnO4 + 9Na2MnO4+2Na2SO4+12CO2(t), 

FeS(т) + 2HCl(p) = FeCl2 + H2S↑,  FeS + H2SO4(р)  = FeSO4 +  H2S↑, 
3FeS(т) + 8HNO3(p)  = 3Fe(NO3)2  + 3S↓ + 2NO↑ + 4H2O, 

FeS + 2СН3СООН(p)  = Fe(СН3СОО)2  + H2S↑,   FeS + I2= FeI2+ S. 
●Сульфат железа (II) FeSO4 – бесцветные кристаллы; FeSO4 

.7H2O – 
голубовато-зеленые кристаллы – железный купорос. 

10FeSO4(р) + 2KMnO4(р) + 8H2SO4(р) = 5Fe2(SO4)3 +K2SO4 +2MnSO4  +8H2O, 
6FeSO4(р) + K2Cr2O7(р) + 7H2SO4(р) = 3Fe2(SO4)3 + K2SO4 + Cr2(SO4)3 + 7H2O, 

4FeSO4(р)  + O2 + 2H2SO4(р) = 2Fe2(SO4)3+ 2H2O, 
FeSO4(р) + K2SO4(р) + 6H2O =  K2Fe(SO4)2 

. 6H2O, двойная соль, 
FeSO4(р) + (NH4)2SO4(р)+ 6H2O =  (NH4)2 [Fe(SO4)2]. 6H2O (соль Мора), 

2FeSO4(т)  = Fe2O3  + SO2 + SO3     (700 оС), 
3FeSO4(р) + 3H2SO4(р) + 2HNO3(p)  = 3Fe2(SO4)3  + 2NO↑ + 2H2O. 
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●Карбонат железа (II) образует белые кристаллы; не растворяет-
ся в воде; растворяется в растворах гидрокарбоната натрия; окисляется 
во влажном воздухе; восстанавливается водородом при нагревании.  

FeSO4(р) + Na2CO3(р) = FeCO3↓белый+ Na2SO4,
4FeCO3 + O2(г) + 6H2O = 4Fe(OH)3↓ + 4CO2 (быстро), 

3FeCO3  = Fe3O4  + 2CO2 + CO   (400 oC), 
FeCO3+ 2NaНCO3(р) =Fe(НCO3)2  + Na2CO3, 

FeCO3  + CO2 + H2O ↔ Fe(НCO3)2 (равновесие смешено влево), 
4FeCO3 + O2(г) + 2H2O = 4FeO(OH)↓бурый + 4CO2

 ,٭
4Fe(НCO3)2 + O2(г) + 2H2O = 4Fe(OH)3↓бурый + 8CO2

 .٭
 Наблюдается у источников нарзанов в виде буро-красных٭

натеков на скалах. 
Fe(НCO3)2  = Fe(OH)2↓ + 2CO2 (при кипячении воды), далее: 

4Fe(OH)2 + O2(г) + 2H2O = 4Fe(OH)3↓. 
●Комплексные соединения железа (II): 
Недавно было установлено, что берлинская лазурь и турнбулева 

синь – это одно и то же вещество, т.к. комплексы, образующиеся в ре-
акциях, находятся  между собой  в равновесии: 

KFeIII[FeII(CN)6]гексацианоферрат(II) ↔ KFeII[FeIII(CN)6]гексацианоферрат(III), 
3Fe(CN)2 + 4KOH = 2Fe(OH)2↓+ K4[Fe(CN)6] (р), 
FeCl2(р) + 2KCN(р) = Fe(CN)2↓(желто-бурый) + 2KCl, 

2KCN(р) + Fe(CN)2  =K2[Fe(CN)4](р)    или 
4KCN(р) + Fe(CN)2  =K4[Fe(CN)6]жкс (р) (более характерна), 

2KSCN(р)  + Fe(SCN)2  =K2[Fe(SCN)4](р)  или 
4KSCN(р)  + Fe(SCN)2  =K4[Fe(SCN)6](р)  (более характерна), 

K4[Fe(CN)6]жкс(р)  = 4KCN + Fe(CN)2     (t1), 
K4[Fe(CN)6]жкс(р)  = 4KCN + FeC2   + N2   (t2>t1, прокаливание), 

3K4[Fe(CN)6](т) = Fe3C +5C + 3N2 + 12KCN  (t2 <650 oC), 
K4[Fe(CN)6]жкс(р)   + 4HCl(р)  = Н4[Fe(CN)6]↓белый, сильная + 4КCl, 

K4[Fe(CN)6]+ 6Н2SO4(к) + 6Н2О = 2K2SO4 + FeSO4 + 3(NH4)2SO4+6CO, 
K4[Fe(CN)6] + 3H2SO4(р) = 6HCN  + 2К2SO4+FeSO4, 

K4[Fe(CN)6]жкс(р)   + 2CuSO4(р) + Cu2[Fe(CN)6]↓красно-бурый + 2K2SO4, 
2CdSO4 + K4Fe(CN)6 = Cd2Fe(CN)6↓белый + 2K2SO4, 
2CoCl2 + K4Fe(CN)6 = Co2Fe(CN)6↓зеленый + 4KCl, 
2HgCl2 + K4Fe(CN)6 = Hg2Fe(CN)6↓желтый + 4KCl, 

2Ni(NO3)2 + K4Fe(CN)6 = Ni2Fe(CN)6↓желто-зеленый + 4KNO3, 
K4[Fe(CN)6]жкс(р)   + 2ВаCl2(р)  = Ва2[Fe(CN)6]↓ (белый)   + 4КCl, 
K4[Fe(CN)6]жкс(р)   + СаCl2(р)  = K2Са[Fe(CN)6]↓(белый)   + 2КCl, 
K4[Fe(CN)6]жкс(р)   + FeCl2(р)  = K2Fe[Fe(CN)6]↓(белый)   + 2КCl, 

3K4[Fe(CN)6] (р)жкс+ 4FeCl3(р) = Fe4
+3[Fe+2(CN)6]3↓синий+ 12KCl, 

3Fe4
+3[Fe+2(CN)6]3 = 6(CN)2 + 7Fe2

+2[Fe+2(CN)6] (200 oC), 
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Fe2
+2[Fe+2(CN)6] = 5C + 3N2↑ + Fe3C (560 oC), 
Fe4

+3[Fe+2(CN)6]3 + разбавл. кислоты ≠ , 
КFe+3[Fe+2(CN)6] + разбавл. кислоты ≠ , 

K4[Fe(CN)6]жкс(р)   + FeCl3(р)  = KFe[Fe(CN)6]↓(синий)   + 3КCl, 
2K4[Fe(CN)6]+ Cl2(г)  = K3[Fe(CN)6]ккс(р), яд  + 2КCl(в солянокислом растворе), 

5K4[Fe(CN)6]+ KMnO4(р) + 4H2SO4(р) =  
=5K3[Fe(CN)6]ккс+ MnSO4+ 3K2SO4 +4H2O, 

K4[Fe(CN)6]жкс+ H2O = K3[Fe(CN)5(H2O)]  + KCN  (медленно), 
[Fe(NH3)6]Cl2 + 6H2O↔Fe(OH)2↓+ 2NH4Cl + 4NH3

.H2O (быстро). 
●Качественные реакции катионов Fe2+: 

3FeCl2(р)+2K3[Fe(CN)6](р.ккс)=Fe3
+2[Fe+3(CN)6]2↓(турнбулева синь)+ 6KCl, 

рН<7, 
Fe3

+2[Fe+3(CN)6]2 + минеральные кислоты ≠ , 
FeCl2(р)+ K3[Fe(CN)6] (р.ккс)= КFe+2[Fe+3(CN)6]↓(турнбулева синь) + 2KCl, рН<7. 

С учетом идентичности берлинской лазури и турнбулевой 
сини KFeIII[FeII(CN)6] ↔ KFeII[FeIII(CN)6] 

можно указать, что феррицианид-ион окисляет катион железа 
(+2)  до катиона (+3), а сам восстанавливается до ферроцианида: 
FeSO4(р)  + K3[Fe+3(CN)6] (р.ккс)  = КFe+3[Fe+2(CN)6]↓(синий-берл.лазурь)+ K2SO4. 

На самом деле в осадок выпадает синий пигмент переменного 
состава – Fe4[Fe(CN)6]3·nK4[Fe(CN)6]·mH2O, где n = 0,3–0,8; m = 12–24; 
упрощенно – KFe[Fe(CN)6] (берлинская лазурь, турнбулева синь, па-
рижская синяя), 

FeCl2(р) + 2NaOH(р) = Fe(OH)2↓белый, переходящий в зеленый +  2NaCl: 
1)  6Fe(OH)2(т) + O2(г)  + 2H2O = 2[FeO .Fe2O3

. 4H2O] ↓серо-зеленый, 
2) 4[FeO .Fe2O3

. 4H2O]+ O2(г)  + 2H2O = 6Fe2O3
. 3H2O↓бурый,

или суммарно:  4Fe(OH)2(т) + O2(г)  + 2H2O = 4Fe(OH)3↓ (бурый осадок),
KFe+2[Fe+3(CN)6]+ 3KOH = FeO(OH)↓ + K4[Fe(CN)6]+ H2O, 
KFe+3[Fe+2(CN)6]+ 3KOH = FeO(OH)↓+ K4[Fe(CN)6]+ H2O. 

Fe2++диметилглиоксим  → внутрикомплексная соль  
карминово-красного цвета, 

Fe2++дипиридил в кислой среде → комплексная соль красного цвета. 
●Химические свойства соединений Fe (III): 
Растворы солей железа (III) имеют желто-бурый цвет, что объ-

ясняется частичным гидролизом с образованием в коллоидном состоя-
нии катионов [Fe(H2O)5OH]2+; [Fe(H2O)4 (OH)2]+ (основные соли) или 
гидроксида железа (III),  а сами катионы железа 

Fe3+  и гидратированные ионы  [Fe(H2O)6]3+ бесцветны. 
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●Оксид железа (III), или триоксид дижелеза Fe2O3 – гематит, 
обладает слабой амфотерностю, красно-коричневого цвета, красный 
железняк. 

●Получение: 
2Fe(OH)3 = Fe2O3 + 3H2O (t); 2FeО(OH)(т)метагидроксид = Fe2O3 + H2O (t), 

4Fe(NO3)3  = 2Fe2O3  + 12NO2  + 3O2     (t). 
●Свойства: 

Fe2O3 + 3CO  =  2Fe + 3CO2  (t),  Fe2O3  + CO  =  2FeО + CO2    (t), 
Fe2O3(т)  + Fe  = 3FeО (900 оС, вакуум),  Fe2O3(т)  + C =  2FeО + CO(t), 

Fe2O3  + 3C =  2Fe + 3CO(t);  3Fe2O3+ C =  2Fe3O4(т) + CO(t), 
Fe2O3+ Н2 =2FeО + H2O (300 оС); 3Fe2O3 + Н2 = 2Fe3O4(т)+ H2O (400 оС), 
6Fe2O3 (плав)= 4Fe3O4(т) + O2 (1560 оС), 2Fe2O3 (плав)= 4FeO + 3O2 (1560 оС), 

Fe2O3 (т)  + H2O ≠;    Fe2O3 (т)  + NaOH(р)  ≠ воу,  амфотерные 
свойства выражены слабо, 

Fe2O3 (т)  + 2KOH(распл)  = 2KFeO2 феррит  + H2O(t), 
Fe2O3 (т)  + Na2CO3(распл)  = 2NaFeO2 феррит+ CO2   (t), 

Fe2O3 + 6HCl(р) = 2FeCl3+ 3H2O; Fe2O3+ 3H2SO4(k)= Fe2(SO4)3 + 3H2O, 
Fe2O3(т) + 3KNO3(р) + 4KOH(р) = 2K2FeO4 + 3KNO2 + 2H2O  (t). 

●Метагидроксид железа (III)  FeО(OH)(т) 
Fe2(SO4)3(р)  + 6KOH(р)  = 2FeО(OH)↓ + 3K2SO4 + 2H2O, 

FeCl3(р)  + 3NH3 + 3H2O = FeО(OH)↓  + 3NH4Cl, 
4FeS(т) + O2(г) + 6H2O = 4FeO(OH)↓ + 4H2S, 
4FeCO3 + O2(г) + 2H2O = 4FeO(OH)↓ + 4CO2, 
2FeО(OH) + 3H2SO4(р) = Fe2(SO4)3 + 4H2O, 

2FeO(OH)(т) + 3Cl2 + 10NaOH(т)=2Na2FeO4 + 6NaCl + 6H2O   (t). 
●Гидроксид железа (III) Fe2O3

. nH2O 
красно-бурое вещество, амфотерный; основные свойства выражены силь-
нее, чем кислотные, при обычных условиях в избытке щелочи нераство-
рим; более слабое основание, чем Fe(OH)2. 

●Получение Fe(OH)3: 
FeCl3  + 3KOH(к)  = Fe(OH)3↓ржавый + 3КCl, 

NaFeO2  + CO2 + 2H2O= Fe(OH)3↓+NaНCO3, 
NaFeO2  + 2H2O= Fe(OH)3↓ +NaOH. 

●Кислотно-основные свойства Fe(OH)3: 
Fe(OH)3(т)  + NaOH(расплав)  = NaFeO2  + 2H2O(t), 

2Fe(OH)3(т) + Na2CO3(расплав)  = 2NaFeO2  + CO2 + 3H2O(t), 
Fe(OH)3(т)  + 6HCl(р)  = 2FeCl3  + 3H2O, 

2Fe(OH)3(т) + 3H2SO4(р)  = Fe2(SO4)3 + 6H2O, 
Fe(OH)3(т) + 3KOH(к, горячий) = K3[Fe(ОН)6] (длительное нагревание), 

Fe(OH)3(т)  + 4NaOH(к, горячий) = Na4[Fe(ОН)7], 
Fe(OH)3(т)  + 5NaOH(к, горячий) = Na5[Fe(ОН)8]. 
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●Ферриты (МеFeO2), или ферраты (III) – соли несуществую-
щей железистой кислоты НFeO2. 

●Получение и свойства: 
Fe2O3 (т)  + 2KOH(распл)  = 2KFeO2  + H2O(t), 

Fe2O3 (т)  + Na2CO3(распл)  = 2NaFeO2  + CO2   (t), 
Fe(OH)3(т)  = НFeO2  + H2O(t, формальная запись), 

NaFeO2 + 4HCl(р)  = FeCl3 + NaCl + 2H2O, 
NaFeO2  + 2H2O ↔ Fe(OH)3↓ + NaOH, 

NaFeO2  + CO2 + 2H2O= Fe(OH)3↓+NaНCO3. 
●Получение и химические свойства оксида  Fe3O4: 
FeO.Fe2O3 – смешанно-валентный оксид; магнитный железняк;  

железная окалина; магнетит черного цвета. 
●Возможные пути получения: 

6Fe2O3 (т)  = 4Fe3O4(т) + O2↑(t> 1400 оС или при 250 оС в вакууме), 
3Fe2O3(т)  + Н2 =  2Fe3O4(т) + H2O   (400 оС), 

3Fe2O3+ C =  2Fe3O4(т) + CO↑(t),  3FeCO3 = Fe3O4  + 2CO2 + CO (400 oC). 
●Свойства: 

Fe3O4 (т) + H2O ≠ ;     4Fe3O4 (т) + O2 = 6Fe2O3   (t), 
Fe3O4 (т) + H2 = 3FeO + H2O   (t > 570 оС);    Fe3O4 (т) + KOH(р,к) ≠, 

Fe3O4 (т) + 8HCl(р)  = FeCl2  + 2FeCl3  + 4H2O, 
Fe3O4(т) + 4CO(г)  = 3Fe + 4CO2, 

3Fe3O4(т)  + 8Al(т) = 4Al2O3  + 9Fe + Q(в зажигательных бомбах), 
Fe3O4(т) + CН4(г)  = 3Fe + CO2 + 2H2O, Fe3O4(т) + 8HI = 3FeI2 + I2 + 4H2O, 

Fe3O4(т) + HNO3(р) + 27HNO3(р) = 9Fe(NO3)3 + NO↑ + 14H2O. 
●Ферраты – Me2FeO4 – соли несуществующей железной кисло-

ты Н2FeO4, являются одними из наиболее сильных окислителей. Окис-
лительный потенциал  феррат-иона в кислой среде выше, чем у озона, 
перманганатов, пероксида водорода, хлора и хлорсодержащих соеди-
нений (гипохлоритов, перхлоратов, диоксида хлора), поэтому они мо-
гут быть использованы для очистки промышленных и бытовых стоков 
и воды от бактерий, вирусов, тяжелых металлов, токсичных веществ, 
вредных примесей, отравляющих веществ, а также как источник ки-
слорода для дыхания.Ферраты в растворе имеют пурпурно-красную 
окраску. В соответствии с полуреакцией 

FeO4
2- + 8H+ + 3ē = Fe3+ + 4Н2О, φ= +1,9 B 

при подкислении раствора ферраты восстанавливаются – переходят в 
соединения железа +3. Таким образом, FeO4

2--ионы устойчивы в ще-
лочных растворах, так как из-за перенапряжения выделения кислорода 
полуреакция 

4FeO4
2- + 4Н2О  = 2Fe2O3 + 3O2  + 8ОН- , φ= +0,32 B 
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не протекает. Твердые ферраты выделяют из сильнощелочных раство-
ров. В нейтральной и кислой средах ферраты быстро окисляют воду с 
выделением кислорода: 

4FeO4
2- + 20Н+  = 4Fe3++ 3O2  + 10Н2О. 

Ферраты медленно разлагаются в нейтральной среде: 
4FeO4

2- + 10Н2О  = 4Fe(OH)3 + 8ОН-+ 3O2,
FeO4

2- + 4Н2О  + 3ē = Fe(OH)3 +5ОН- , φ= +0,72 B. 
Вследствие сильных окислительных свойств ферраты перспек-

тивны для очистки воды. 
●Получение: 

2Fe(OH)3(т) +3Br2 + 10NaOH(конц.р. ) = 2Na2FeO4 + 6NaBr + 8H2O (t), 
2FeO(OH)(т) +3Cl2 +10NaOH(конц.р.)=2Na2FeO4 красно-кор + 6NaCl + 6H2O (t), 

2FeBr3(т) + 3Br2  + 16NaOH(конц.р.) = 2Na2FeO4 + 12NaBr + 8H2O  (t), 
2NaFeO2 + 3Br2  + 8NaOH(конц.р)  = 2Na2FeO4 + 6NaBr + 4H2O  (t), 
Fe2O3(т) + 3Br2  + 10NaOH(конц.р.) = 2Na2FeO4 + 6NaBr + 5H2O  (t) 

Fe2O3(т) + 3NaNO3(распл) + 4NaOH(распл) = 2Na2FeO4 + 3NaNO2 + 2H2O (t), 
Fe(т) + 3KNO3(pаспл)  + 2KOH(pаспл) = K2FeO4 + 3KNO2 + H2O   (t), 

Fe2O3(т)  + KClO3(распл)  + 4KOH(pаспл) = 2K2FeO4 + KCl + 2H2O   (t), 
2Fe(OH)3(т) +3KClO + 4KOH (конц.р. ) = 2K2FeO4 + 3KCl + 5H2O (t), 

Fe(т) + 3K2O2(т)   + 2H2O = K2FeO4 + 4KOH, 
Fe(анод) + 2KOHр + 2H2O = K2FeO4 + 3H2 (электролиз с железным анодом): 

Анодный процесс: Fe0 + 8OH- – 6e- = FeO4
2- + 4H2O      1. 

Катодный процесс: 2H2O+ 2e- = H2↑ + 2OH-                    3. 
●Свойства: 

2K2FeO4(т)   + 2NH3
.H2O = 2Fe(OH)3↓ + N2 + 4KOH   (t), 

2K2FeO4(т)   + 2NH3 = Fe2O3  + N2 + 4KOH + H2O   (t), 
4K2FeO4(т)  + 10H2SO4(р) = 2Fe2(SO4)3 + 3O2 + 4K2SO4 + 10H2O, 

2K2FeO4(т)  + 16HCl(р) = 2FeCl3 + 3Cl2 + 4KCl + 8H2O  или 
4K2FeO4(т)  + 20HCl(р) = 4FeCl3 + 3O2 + 8KCl + 10H2O, 
2K2FeO4(т) + 3H2S(р)+2H2O = 2Fe(OH)3↓ + 3S + 4KOH, 

2K2FeO4(т)+Cr2(SO4)3(т)+ H2SO4(р) = Fe2(SO4)3 + K2Cr2O7 + K2SO4+H2O, 
4К2FeO4(т) + 6H2O = 4FeО(OH)↓+ 3O2 + 8КOH,   рН< 10, 

4К2FeO4(т) + 10H2O  = 4Fe(OH)3↓+  3O2 + 8КOH   (t), 
2K2FeO4(т) + 2H2O + 6KI = 2KFeO2 + 3I2 + 8KOH  (t), 

4BaFeO4(т)   = 2Fe2O3   + 4BaO +  3O2       (t). 
●Соли кислородсодержащих и бескислородных кислот: 
Соли железа (III) и их кристаллогидраты, также свежеприготовлен-

ные растворы солей – бесцветны, так как катион Fe3+и гидратированный 
ион Fe3+ (аквакомплекс [Fe(H2O)6] 3+) бесцветны. Темно-коричневый цвет 
растворов обусловлен внедрением в аквакомплекс гидроксид-ионов: 
[Fe(H2O)5ОН]2+; гигроскопичны, сильно гидролизуются; FeI3 из водных 
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растворов не получается, так как внутримолекулярно окисляется и восста-
навливается: 2FeI3  = 2FeI2+ I2,  Fe2(CO3)3 – не получен. 

●Свойства: 
Fe2(SO4)3(р)  + 6KOH(р)  = 2Fe(OH)3 + 3K2SO4, 

Fe2(SO4)3(р)  + 6NH3 + 6H2O = 2Fe(OH)3  + 3(NH4)2SO4, 
Fe2(SO4)3(р)  + BaCl2(р)  = 3BaSO4  +2FeCl3, 

Fe2(SO4)3(р) + 3Na2CO3(р) + 3H2O =2Fe(OH)3 + 3CO2 + 3Na2SO4, 
Fe2(SO4)3(р) + K2SO4(р)  + 12H2O = 2KFe(SO4)2 

.12H2O (квасцы), 
Fe2(SO4)3(р) + (NH4)2SO4(р) + 12H2O = 2NH4Fe(SO4)2 

.12H2O  (квасцы), 
NH4Fe(SO4)2 

.12H2O = NH4Fe(SO4)2 + 12H2O (230 оС), 
2NH4Fe(SO4)2 = Fe2(SO4)3  + NH4НSO4 + NH3   (480 оС), 

2Fe2(SO4)3(т) = 2Fe2O3(т)  + 6SO2 ↑+ 3O2↑(t > 700 оС), 
2Fe2(SO4)3(т) = Fe2O3(т)  + SO2↑+ SO3↑(700 оС), 

Fe2(SO4)3(т) = Fe2O3(т)+ 3SO3↑ (t > 600 оС), 
Fe2(SO4)3(р)  + Н2S(г)  = 2FeSO4 + S↓ + H2SO4, 
Fe2(SO4)3(р) + 6KI(р)  = 2FeI2 + I2↓ + 3K2SO4,

Fe2(SO4)3(р) + 3BaI2(р)  = 2FeI2 + I2↓ + 3BaSO4↓,
Fe2(SO4)3(р)  + 6KOH(р)  = 2FeО(OH)↓ + 3K2SO4 + 2H2O, 

FeCl3(р)  + 3NH3 + 2H2O = FeО(OH)↓  + 3NH4Cl, 
2FeCl3(р)  + 3(NH4)2S(р) + 6H2O = 2Fe(OH)3↓  + 6NH4Cl + 3H2S↑, 

2FeCl3(р)  + 3(NH4)2S(р) = 2FeS↓ + S↓ + 6NH4Cl, 
2FeCl3(р)  + 3Na2S(р) + 6H2O = 2Fe(OH)3↓ + 6NaCl +3H2S↑, 

2FeCl3(к)  + 3Na2S(к)  = 2FeS↓ + 6NaCl + S↓, 
2FeCl3(р) + 3Na2CO3 + 3H2O =2Fe(OH)3↓ + 6NaCl + 3CO2↑, 

2FeCl3(р)  + Н2S(г)  = 2FeCl2 + S↓ + 2HCl, 
2FeCl3(р)  + 3Н2S(г)  = 2FeS↓ + S↓ + 6HCl, 

FeCl3(р)  + 4HNO3  = Fe(NO3)3  + NOCl + Cl2 + 2H2O, 
2FeCl3(р)  + 2KI(р)  = 2FeCl2 + I2↓ + 2KCl, или: 
2FeCl3(р)  + 6KI(р)  = 2FeI2 + I2↓ + 6KCl, или: 
6FeCl3(р)  + 18KI(р)  = 2Fe3I8 + I2↓ + 18KCl, 

2FeCl3(р) + SnCl2 (р)  = 2FeCl2 + SnCl4, 
FeCl3(р)    + H2(г)   =  FeCl2   +  2HCl(кат: Pd, даже в темноте и оу),

FeCl3(р)+ Cu(т)  =  FeCl2 + CuCl(t),    2FeCl3(р) + Fe= 3FeCl2  (t),
2FeCl3(р) + Cu= 2FeCl2 + CuCl2(травление печатных схем и плат), 

2FeCl3(р) + 2H2O  ↔ Fe(OH)Cl2  + HCl,  рН > 2, 
2FeCl3(р) + 2H2O  ↔ FeO(OH)↓+ HCl, рН > 3, 

4Fe(NO3)3  = 2Fe2O3  + 12NO2↑ + 3O2↑(t), 
FeCl3(р) + 6KCN(р)  = K3[Fe(CN)6]ккс+ 3KCl, 

FeCl3(р) + 3KSCN(р)  = Fe(SCN)3 кроваво-красный+ 3KCl,
FeCl3(р) + 3KSCN(р)  = Fe(SCN)3 кроваво-красный+ 3KCl,

FeCl3(р) + 3NH4SCN(р)  = Fe(SCN)3 кроваво-красный+ 3NH4Cl. 
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●Сульфид  железа (III) Fe2S3 – жёлто-зелёные кристаллы; не 
растворяется в воде, во влажном состоянии быстро и необратимо гид-
ролизуется. 

2Fe(OH)3+ 3Н2S(г)  = Fe2S3 + 6H2O(t), 
Fe2O3+ Н2S(г)  = Fe2S3 + H2O(t<100 oC),

3Na2S + 2FeCl3  =  Fe2S3 + 6NaCl (в неводном растворе), 
2Fe(NO3)3(т) + 3(NH4)3S(т) = Fe2S3 +6NH4NO3, 

2Fe2S3(т) + 6H2O + 3O2 = 4Fe(OH)3  + 6S, 
Fe2S3(т) + 6H2O = 2Fe(OH)3  +   3Н2S, 

Fe2S3(т) + 4HCl = 2FeCl2  + 2Н2S↑  + S↓, 
Fe2S3(т) + 2Na2S(т)  =   Na[FeS2]   (сплавление), 

Fe2S3=  FeS+ FeS2    (200 oC), 2Fe2S3=   Fe3S4+ FeS2   (при хранении), 
2Fe2S3(т) + 3O2 = 2Fe2O3  +   6S. 

●Комплексные соединения 
Установлено, что берлинская лазурь и турнбулева синь – это 

одно и то же вещество, т.к. комплексы, образующиеся в реакциях на-
ходятся  между собой  в равновесии: 

KFeIII[FeII(CN)6] ↔KFeII[FeIII(CN)6]: 
4K3[Fe(CN)6](р)ккс+4KOH(к)= 4K4[Fe(CN)6]жкс+ O2↑+ 2H2O (t), 

K3[Fe(CN)6](кkc,p)   + FeCl2(р) = КFe+2[Fe+3(CN)6]синий раствор + 2KCl, 
2K3[Fe(CN)6](кkc,p)   + 3FeCl2(р) = Fe3[Fe+3(CN)6]2↓ синий  + 6KCl, 

K3[Fe(CN)6](кkc,p)   + FeCl3(р) = Fe[Fe(CN)6](желто-кор. pаствор) + 3KCl, 
K3[Fe(CN)6](к)   + 3HCl(к)  = Н3[Fe(CN)6]↓ (корич, сильная)  + 3КCl, 

6K3[Fe(CN)6](к)   + W + 8KOH(р) = 6K4[Fe(CN)6]жкс + K2WO4 + 4H2O, 
2K3[Fe(CN)6](кkc,p)  + BaO2   = K6Ba[Fe(CN)6]2  + O2↑(определение пероксида), 
2K3[Fe(CN)6](кkc,p)  + H2O2  + 2KOH(р) = 2K4[Fe(CN)6]жкс + O2↑+ 2H2O. 

●Карбонилы железа – это летучие ядовитые жидкости, Fe(СО)5
– бледно-желтая жидкость, не растворимая в воде. 

FeГ2  + 4СО  = Fe(СО)4Г2;  Fe(СО)5   = Fe  + 5СО, 
Fe(СО)5(ж) + 2NO = [Fe(СО)2 (NO)2] + 3CO↑  (45 оС), 

Fe(СО)5(ж) + 4NO = [Fe(NO)4] + 5CO↑  (t<45 оС), 
Fe(СО)5(ж)+ 4KOH(р) = K2[Fe(СО)4] + K2CO3 + 2H2O, 

K2[Fe(СО)4] + HCl = K[FeH(СО)4] + KCl, 
Fe(СО)5(ж) + Ba(OH)2 = BaCO3 + H2[Fe(СО)4], 

4Fe(СО)5(г) + 3O2 = 2Fe2O3  + 20СО↑, Fe(СО)5(г) + Г2 = Fe(СО)4Г2  + СО↑, 
Fe(СО)5(г) + 2ССl4  = FeCl2 + C2Cl6 + 5СО↑, 

Fe(СО)5(г) + H2SO4 в эфире  = FeSO4  + H2↑+ 5СО↑, 
Fe(СО)5(г) + 2Naв аммиаке = Na2[Fe(СО)4] + СО↑, 

Fe(СО)5(г) + 4NH3  = (NH4)2[Fe(СО)4] + СО(NH2)2. 
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●Качественные реакции на катионы Fe3+: 
4FeCl3(р) + 3K4[Fe(CN)6]жкс  = Fe4

+3[Fe+2 (CN)6]3↓(синий, берл. лазурь) + 12KCl, 
FeCl3(р) + K4[Fe+2(CN)6]жкс  = КFe+3[Fe+2(CN)6](синий, берл..лазурь) + 3KCl, 

2FeCl3(р)  + 3NH4SСN(р) ↔ Fe(SСN)3(красный) + 3NH4Cl. 
В зависимости от концентрации роданид-иона образуются ком-

плексы различного состава с координационным числом по роданид-
иону от 1 до 6: 

Fe3+ + SCNˉ ↔ [FeSCN]2+,        Fe3+ + 2SCNˉ ↔ [Fe(SCN)2]+, 
Fe3+ + 3SCNˉ ↔ Fe(SCN)3,          Fe3+ + 6SCNˉ ↔ [Fe(SCN)6]3–, 

FeCl3(р) + 3KOH(р)  = Fe(OH)3↓(красно-бурый + 3KCl, 
Fe2(SO4)3(р) + 6NH3 + 6H2O = 2Fe(OH)3↓ (красно-бурый+ 3(NH4)2SO4٭. 

-Осадок растворим в кислотах и не растворим в избытке щело٭
чей в оу(отличие от гидроксидов алюминия и хрома). 

Роданид калия или аммония вызывает кроваво-красное окраши-
вание раствора: 

FeCl3 + 3NH4SCN = 3NH4Cl + Fe(SCN)3. 
 
 
3.23. Химия кобальта и никеля 

Блестящие белые металлы: Co – твердый тягучий металл с маг-
нитными свойствамии с розовато-синеватым оттенком; Ni – очень 
твердый металл с желтоватым оттенком и  магнитными свойствами.  

 
●Получение (Me = Co, Ni): 

2MeS + 3O2  = 2MeO + 2SO2    (t),  MeO + H2 = Me + H2O  (600–700 оС), 
2NiO + H2 + CO= 2Ni + CO2 + H2O   (350 оС), 

Ni + 4CO= Ni(CO)4     (50-80 оС),   Ni(CO)4    = Ni + 4CO, очистка, 
Co3O4  + 4H2 = 3Co + 4H2O  (t);      Me2O3 + 3H2 = 2Me + 3H2O  (t),

Co3O4 + 4C= 3Co + 4CO  (900–1100 оС),  MeO + CO= Me + CO2  (700–900 оС), 
Co3O4  + 4CO = 3Co + 4CO2    (300–900 оС), 
Me2O3  + CH4 = 2Me + CO + 2H2O  (800 оС), 

2Co2(CO)8  = 4Co + 16CO   (50–60 оС), 
2Me(NO3)2  + 2H2O   = 2Me + O2 + 4HNO3    (электролиз раствора), 
3Co3O4  + 8Al = 9Co + 4Al2O3   (t);   Co2O3 + 2Al = 2Co + Al2O3   (t), 

3MeO + 2Al = 3Me + Al2O3  (t);    2MeO + Si = 2Me + SiO2  (t), 
MeSO4 + Zn = Co + ZnSO4. 
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●Cвойства: 
4Co + 3O2 = 2Co2O3  (t1),  2Co + O2 = 2CoO(t2>t1), 2Ni + O2 = 2NiO,

Me + Г2= MeГ2 (t, Г= Cl, Br, I);  Сo + F2= CoF3   (t),  Ni + F2 ≠ до 500 оС, 
Me + Sрасплав= MeS  (t, Ni2S3, NiS2);   3Me + N2  = Me3N2    (t), 

3Me + 2P = Me3P2  (t); 3Me + C = Me3C(t);  Ni + 4CO = Ni(CO)4  (20–30 оС), 
Me + H2O = MeO + H2  (700–800 оС), 

Me + 2HГ(г, р) = MeГ2+ H2   (t, Г= Cl, Br, I),  Me + H2SO4(р)= MeSO4+ H2, 
Co(т) + H2SO4(кк) ≠ на холоде пассивируется, 
Ni(т) + 2H2SO4(к)  = NiSO4 + SO2 + 2H2O  (t), 
Me + HNO3(кк) ≠ на холоде пассивируется, 

Me + 2HNO3(к) + 2HNO3(к) = Me(NO3)2  + 2NO2 + 2H2O  (t), 
3Me + 2HNO3(p) + 6HNO3(p) = 3Me(NO3)2  + 2NO + 4H2O (30 % HNO3), 

Co(т) + 2KOH(к-50%) + 2H2O  = K2[Co(OH)4]  + H2,     Ni(т) + KOH(p, расплав)  ≠. 
●Оксиды и гидроксиды 
CoO и Co(OH)2 – слабоамфотерные соединения с преобладанием 

основных свойств. 
CoO, NiO – серо-зеленые вещества; Co(OH)2 – розовый гидро-

ксид, кислородом окисляется; Ni(OH)2 – светло-зеленый гидроксид, 
кислородом не окисляется. 

●Получение: 
МеСО3  = МеО + СО2   (350 оС, вакуум), 

2Me(NO3)2  = 2МеО + 4NO2 + O2   (1000 оС, вакуум). 
●Свойства: 

CoO+ 2NaOH(к) + H2O = Na2[Co(ОН)4]    (t), 
2CoO (т)  + 4NaOH(расплав)  = 2Na2O.CoO  + 2H2O, 
2NiO (т)  + 4NaOH(расплав)  = 2Na2O.NiO  + 2H2O, 

MeO(т) + H2SO4(р)  = MeSO4  + H2O;  MeO(т) + 2HCl(р)  = MeCl2 + H2O, 
MeO(т) + H2 = Me + H2O (t);    MeO(т) + С= Me + СO  (t), 

MeO(т) + H2O ≠ ;     6CoО + O2 = 2Co3O4. 
●Метагидроксиды 
– Получение: 

Co2O3 
. 3H2O = 2CoО(OH)↓ + 2H2O  (100 оС), 

12CoО(OH)= 4Co3O4 + O2↑+ 6H2O(Co3O4- смешанно-валентный серо-черный оксид),
CoО(OH) + NaOH(р) ≠ , Ni2O3

.3H2O = NiО(OH)↓ + 2H2O  (t), 
2Co(OH)2↓розовый + H2O2 = 2CoO(OH)↓ (коричнево-черный), 

2Ni(OH)2↓зеленый + Br2 + 2NaOH(р) = 2NiO(OH)↓черный + 2NaBr + H2O, 
2Ni(OH)2↓+ NaClO(р) = 2NiO(OH)↓ + NaCl + H2O. 

– Свойства: 
8NiО(OH) = 4Ni2O2(OH)+ O2↑+ 2H2O  (Ni2O2(OH) – смешанно-валентный  оксид II, III), 

4CoО(OH) + 2H2O = 4Co(OH)2↓ + O2↑, 
2NiО(OH) + 6HCl = 2NiCl2 + Cl2↑+ 4H2O, 

4NiО(OH) + 4H2SO4(р)  = 4NiSO4 + O2↑ + 6H2O, 
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CoО(OH) + H2O  + 6NH3(р)  = [Co(NH3)6](OH)3, 
NiО(OH) + H2O  + 6NH3(р)  ≠ ;   FeО(OH) + H2O  + 6NH3(р)  ≠ . 
●Гидроксиды никеля (II) и кобальта (II): 

Co(OH)2 – розового цвета амфотерный гидроксид с преобладанием ос-
новных свойств; Ni(OH)2 – зеленого цвета основный гидроксид; в ряду 
Fe(OH)2  >Co(OH)2  >Ni(OH)2  – константа диссоциации; произведение 
растворимости и восстановительные свойства уменьшаются. 

●Получение: 
CoCl2  + NaOH(р) = Co(OH)Cl↓синий + NaCl, 

Co(OH)Cl↓ + NaOH(р) =Co(OH)2↓розовый + NaCl, 
CoCl2  + NH3

.H2O(р)  = Co(OH)Cl↓синий+ NH4Cl, 
NiCl2(р) + 2NaOH(р) = Ni(OH)2↓зеленый+ 2NaCl, 

NiCl2  + NH3
.H2O(р)  = Ni(OH)Cl↓+ NH4Cl, 

МеCl2(р) + 2NaOH(р) = Ме(OH)2↓+ 2NaCl  или 
CoCl2(р) + 2NaOH(к) + 6H2O = [Co(H2O)6](OH)2↓розовый+ 2NaCl, 

CoCl2(р) + NaOH(к) + 3H2O = [CoOH(H2O)3]Cl↓синий+ 2NaCl. 
●Свойства: 
2Co(OH)2 розовый + H2O2 = 2Co(OH)3↓коричнево-черный (легко), 

Ni(OH)2 зеленый + H2O2 ≠ ,  2H2O2 = 2H2O + O2 (в присутствии Ni(OH)2), 
4Co(OH)2 розовый  + O2 + 2H2O = 4Co(OH)3↓(медленно), 

Ni(OH)2 + O2 + H2O≠ ,    Ni(OH)2 = NiO + H2O  (230 оС), 
Ni(OH)2

. 2H2O = Ni(OH)2 + 2H2O      (200 оС), 
Co(OH)2  = CoO+ H2O      (168 оС, в вакууме), 

Co(OH)2  + 2NaOH(к) = Na2[Co(ОН)4]   (t, синий раствор), 
Na2[Co(ОН)4]  = Co(OH)2↓+ 2NaOH (при разбавлении), 

Ni(OH)2↓+ NaOH(к)  ≠, 
Me(OH)2(т)+ 6NH3(р)  = [Me(NH3)6](OH)2(р) или 

Me(OH)2(т)+ 6NH3
. H2O (р)  = [Me(NH3)6](OH)2(р)  + 6H2O, 

4[Co(NH3)6](OH)2(р) + O2 + 2H2O = 4[Co(NH3)6](OH)3(р) (быстро), 
2Ni(OH)2 + Br2 + 2NaOH(р) = 2Ni(OH)3↓+ 2NaBr, 

6Ni(OH)2 +NaBrO3(р) +3H2O = 6Ni(OH)3↓+NaBr (рН>7), 
2Ni(OH)2 + NaClO(р) = 2NiO(OH)↓ + NaCl + H2O, 

2Ni(OH)2 + NaClO(р) + H2O = 2Ni(OH)3↓+ NaCl  (в щелоч. среде), 
Ni(OH)3= NiO(OH)↓оксид-гидроксид + H2O, 

Me(OH)2+ 2HNO3(p)  = Me(NO3)2  + 2H2O, 
Me(OH)2+ H2SO4(р)  = MeSO4  + 2H2O. 

●Соли никеля и кобальта (II) 
Безводные соли кобальта (II) синего цвета, а растворы солей и 

кристаллогидраты – розового или красного цвета; СоSO4
.7H2O –

карминово-красный; CoCl2.6H2O – розовые кристаллы; Со(NO3)2
. 6H2O – 

красные кристаллы; CoCl2
.6H2O – розово-малиновые кр.; CoCl2

.4H2O – 
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розовые кр.; CoCl2.2H2O – сине-фиолетовые кр.; CoCl2.H2O – голубые кр.; 
CoCl2 – голубого цвета; растворы и кристаллогидраты солей никеля (II) – 
зеленого цвета; NiSO4

.7H2O – темно-зеленый; NiСO3 – голубовато-зе-
леный; Ni(NO3)2

. 6H2O – зеленые кристаллы. 
●Получение и свойства: 

2Co(OH)3 коричнево-черный + 6HCl = 2CoCl2 + Cl2↑+ 6H2O, 
CoCl2 

.6H2O ↔ Co(OH)Cl. 5H2O↓синий  + HCl↑  (t), 
CoCl2  + H2O ↔ Co(OH)Cl↓синий + HCl↑  (t), 

2Co(OH)3 коричнево-черный + 6HCl = 2CoCl2 + Cl2↑+ 6H2O, 
CoCl2(р) + 2HCl(k) = H2[CoCl4] (синий раствор),

2CoCl2(р)+ 12NaCN(р) + 2H2O(окислитель)= 2Na3[Co(CN)6] + H2↑+ 4NaCl + 2NaOH, 
CoCl2(р) +  6NaCN(р) = K4[Co(CN)6] + 2KCl, 

CoCl2  + 6NH3
.H2O(k)  = [Co(NH3)6]Cl2  + 6H2O, 

NiCl2  + 6NH3
.H2O(k)  = [Ni(NH3)6]Cl2  + 6H2O, 

MeCl2(т) + 6NH3(г)  = [Me(NH3)6]Cl2, 
[Me(NH3)6]Cl2 + 6H2O↔ Me(OH)2↓+ 2NH4Cl + 4NH4OH, 

MeCl2(р) + (NH4)2S  = 2NH4Cl + MeS↓, 
CoCl2(р) + 2KCN(р) = Co(CN)2↓розовый + 2KCl, 
NiCl2(р) + 2KCN(р) = Ni(CN)2↓зеленый + 2KCl, 

NiCl2(р) + 2KSCN(р)  = Ni(SCN)2(р) желтый+ 2KCl, 
2KSCN(р) + Ni(SCN)2(р)  =K2[Ni(SCN)4](р)  или 

4KSCN(р)  + Ni(SCN)2(р)  =K4[Ni(SCN)6](р),   более характерна, 
Ni(SCN)2(р)+ KNH2 в жидком аммиаке=Ni(NH2)2↓красн+2KSCN, 

Ni(NH2)2+ 2H2O =Ni(ОН)2↓ +2NH3, 
CoCl2(р) + 2KSCN(р)  = Co(SCN)2 фиолетовый+ 2KCl, 
4KSCN(р)  + Co(SCN)2(р)  =K4[Co(SCN)6](р)   или 

2KSCN(р) + Co(SCN)2(р)  =K2[Co(SCN)4](р),  более характерна, 
MeSO4(р) + (NH4)2S(р) = MeS↓черный + (NH4)2SO4(р), 

MeSO4(р)  + 2KCN(р)  = Me(CN)2↓ + K2SO4,
Me(CN)2↓ + 2KCN(р)  = K2[Me(CN)4](р),

K2[Me(CN)4](р)+ 2HCl = Me(CN)2↓+ 2HCN+2KCl, 
Me(CN)2↓ =  Me + 2C + N2    (450 оС), 

Me (NH2)2 + 2H2O = Me(ОН)2↓ + 2NH3, 
MeS + 2HCl(p) = MeCl2 + H2S↑,  MeS + H2SO4(р)  = MeSO4 +  H2S↑, 

3MeS + 8HNO3(p)  = 3Me(NO3)2  + 3S + 2NO + 4H2O, 
MeS(т) + 2HCl(p) = MeCl2 + H2S↑,  MeS + H2SO4(р)  = MeSO4 +  H2S↑, 

3MeS(т) + 8HNO3(p)  = 3Me(NO3)2  + 3S↓ + 2NO↑ + 4H2O, 
MeS(т) + 2СН3СООН(p)  = Me(СН3СОО)2   +  H2S↑, 

Ni(СО)4(г) + Ni2O4(г)   = Ni(NO2)2  +  4СО↑, 
2Ni(NO3)2(т)  = 2NiO + 4NO2↑ + O2↑ (220 oC), 
4Ni(NO3)2(т) = 2Ni2O3  + 8NO2↑+ O2↑(600 оС), 
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4Co(NO3)3(т) + 2H2O = 4Co(NO3)2  + 4HNO3+ O2↑, 
2MeSO4(р) + 3Na2CO3 + 6H2O = MeСO3

.Me(OH)2
.4H2O↓+ 

2Na2SO4+2NaHCO3, 
2MeSO4(р)+ NaHCO3(р) + 6H2O = MeСO3

.6H2O↓+NaHSO4 (в менее щелоч. среде). 
NiCO3 – зеленые кристаллы при 300 °С разлагается; практически не 

растворяется в воде, не разлагается кипящей водой; устойчив к действию 
нагретых концентрированных азотной и соляной кислот, царской водки; 
медленно растворяется в концентрированном растворе NH3. 

●Комплексные соли кобальта (II) и никеля (II): 
2K4[Co(CN)6] + 2H2O =  2K3[Co(CN)6] + H2 + 2KOH (бурно), 

Co(NО3)2+7KNO2 + 2CH3COOH =  
=K3[Co(NO2)6]↓+ NO+ 2CH3COOK+ 2KNO3 + H2O, 

2K3[Co(CN)6] + 3FeCl2 = Fe3[Co(CN)6]↓турнбулева синь + 6KCl, 
4[Co(NH3)6]Cl2(р)+ 2H2O + O2  =  4Co(NH3)6](OH)Cl2, 
[Me(NH3)6]Cl2  + 2H2O = Me(OH)2 + 4NH3 + 2NH4Cl, 

4[Co(NH3)6]Cl2(р)  + 4NH4Cl + O2  = 4[Co(NH3)6]Cl3 (оранж)+ 4NH3+2H2O, 
4CoCl2+ 4NH4Cl + 20NH3  + O2  = 4[Co(NH3)6]Cl3 (оранж) + 2H2O,

[Me(NH3)6]Cl2  + 3H2SO4(p)  =  MeCl2 + 3(NH4)2SO4, 
[Co(NH3)6]Cl3(р)  + 3H2SO4(к)  ≠ ,    K2[Ni(CN)4]  + 2K  =  K4[Ni(CN)4], 

2K4[Ni(CN)4] + 2H2O = K4[Ni2(CN)6] + 2KCN +2KOH + H2, 
[Co(NH3)6]Cl2  + 2H2O ↔ Co(OH) + 4NH3 + 2NH4Cl. 

●Оксиды, гидроксиды и соли кобальта и никеля (III): 
Co2O3

.3H2O или Co(OH)3 – коричневые кристаллы, существова-
ние Co2O3 сомнительно; Co3O4 – черный смешанно-валентный оксид; 
Ni2O3

.3H2O или Ni(OH)3 – сильный окислитель черного цвета. 
Ме2(SO4)3(т)  + 6NaOH(р) = 2Ме(OH)3↓ + 3Na2SO4, 
2Ni(OH)2 + Br2 + 2NaOH(р) = 2Ni(OH)3↓+ 2NaBr, 

6Ni(OH)2  + NaBrO3(р) + 3H2O = 6Ni(OH)3↓+ NaBr( рН>7), 
2Ni(OH)2↓+ NaClO(р) + H2O = 2Ni(OH)3↓+ NaCl  (рН>7), 
2Co(OH)2 розовый + H2O2 = 2Co(OH)3↓ коричнево-черный (легко), 

Ni(OH)3 = NiО(OH)черный оксид-гидроксид  + H2O  (дегидратация), 
8NiО(OH) = 4NiО .NiО(OH)оксид-гидроксид + O2↑+ 2H2O  (t), 
Co(OH)3 = CoО(OH)коричневый оксид-гидроксид  + H2O(150 oC), 

12CoО(OH) = 4Co3O4  + O2↑+ 6H2O (t),    CoО(OH) + NaOH(p) ≠ , 
CoО(OH) + 3NaOH(к) + H2O= Na3[Co(ОН)6]зеленый,

CoО(OH) + 5NaOH(расплав) = Na5CoО4 фиолетовый+  3H2O, 
4Ni(NO3)2  = 2Ni2O3 + 8NO2↑+ O2↑    (t), 

Me2O3 +  6HCl(к) = 2MeCl2 + Cl2↑+ 3H2O, 
2Me2O3+ 4H2SO4(к) = 4MeSO4 + O2↑+ 4H2O, 

2Ме(OH)3  +  6HCl(к) = 2MeCl2 + Cl2↑ + 6H2O, 
4Ме(OH)3  + 4H2SO4(к) = 4MeSO4 + O2↑+ 10H2O, 
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4Ме(OH)3  + 8HNO3(p)  = 4Ме(NO3)2 + O2↑+ 10H2O, 
2Ni(OH)3  + Fe = Fe(OH)2  + 2Ni(OH)2  (в щелочных аккумуляторах), 

2Co3O4  + 6H2SO4(р)  = 6СоSO4 + O2↑+ 6H2O, 
2Co3O4  + 12HNO3(p)  = 6Со(NO3)2 + O2↑+ 6H2O, 

Co3O4  +  8HCl(р)  = 3СоCl2 + Cl2↑ + 4H2O, 
2CoSO4(р)  + 2H2SO4(к)  = Co2(SO4)3  + SO2↑ + 2H2O  (0 oC),

2Co2(SO4)3(р)   + 2H2O  = 4CoSO4 + 2H2SO4  + O2↑ (в избытке воды), 
Co2(SO4)3(р)  + Na2SO4(р)   = 2NaCo(SO4)2, 

CoF3 + 3N2O5  = Co(NO3)3 + 3NO2F↑;  2CoF3    = 2CoF2 + F2, 
2Co + 3F2 = 2CoF3,  2CoF2 +  F2    = 2CoF3   (300–400 oC), 

4CoF3   + 2H2O =  4CoF2 + O2↑ + 4HF, 
4Co(NO3)3 + 2H2O = 4Co(NO3)2  + 4HNO3+ O2↑. 

Ni(NO3)3 →не обнаружен, Me2(СO3)3→ не обнаружен, Ni2(SO4)3→ не обнаружен. 
●Реакция катиона Со2+: 
CoCl2(р) + 4NH4CNS(р)изб = (NH4)2[Co(CNS)4]синий + 2NH4Cl, 

2(NH4)2[Hg(CNS)4]+CoSO4(р) + ZnSO4(р) = 
=Zn[Hg(CNS)4].Co[Hg(CNS)4]↓синий+ 2(NH4)2SO4. 

●Реакция катиона Ni2+: 
1)NiSO4(р. зеленый)  + 6NH3

.H2O(р)=  [Ni(NH3)6]SO4 + 6H2O, 
2)[Ni(NH3)6]SO4(р)+2C4H8N2O2+ 4H2O= 

=Ni(C4H7N2O2)2↓+(NH4)2SO4+4NH3
.H2O,

диметилглиоксим (реактив Чугаева) ало-красный. 

∑ NiSO4+ 2NH3
.H2O(р)+ 2C4H8N2O2= Ni(C4H7N2O2)2↓+ (NH4)2SO4 + 2H2O. 

Ni2+    + ОН-  =Ni(OH)2↓бледно-зеленый студенистый осадок
 ,٭

 Ni(OH)2 растворим в кислотах и в NH4OH и не растворим в٭
избытке щелочи. 

Сероводород не осаждает NiS из сильнокислых растворов; чер-
ный осадок сульфида образуется только при рН = 4–5. 

 

3.24. Химия хрома, молибдена и вольфрама 

Хром – серебристо-белый тугоплавкий металл; FeO.Cr2O3 – хро-
мистый железняк; вольфрам – блестящий светло-серый металл; явля-
ется одним из наиболее тяжелых, твердых и самых тугоплавких метал-
лов 3422 °C; более высокую температуру плавления имеет только  
неметалл – алмаз (3500 °C); молибден – светло-серый тугоплавкий ме-
талл c температурой плавления 2620 °C; MoS2 – молибденит, хFeWO4

.

уMnWO4 – вольфрамит,  СаWO4 – шеелит. 
 Электронная и электронно-графическая формула хрома: 

1s22s2p63s2p6d54s1(промотирование 4s электрона на 3d-подуровень); 
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Электронная и электронно-графическая формула молибдена: 

1s22s2p63s2p6d104s2p6d55s1(промотирование 5s электрона на 4d-подуровень); 
 

 
Электронная и электронно-графическая формула вольфрама: 

1s22s2p63s2p6d104s2p6d10f145s2p6d46s2; 
 

 
●Получение хрома: 

Cr2O3(т)  + 2Al(т) = 2Cr + Al2O3    (t, алюмотермия), 
FeO.Cr2O3(т)хромистый железняк  + 4C(т) = Fe + 2Cr + 4CO↑ (t), 

1) 4FeO.Cr2O3+ 7O2+ 8Na2CO3 = 8Na2СrO4+ 2Fe2O3 + 8CO2↑(сплавление), 
2) 2Na2СrO4(т)  + 3C(т) = 3CO↑ + 2Na2O + Cr2O3  (t)   или 

2Na2СrO4(т)  + 2H2SO4(p) =  Na2Сr2O7 + 2NaHSO4 + H2О,  затем: 
Na2Сr2O7 + 2C(т) = CO↑ + Na2CO3 + Cr2O3 (t), 

3) Cr2O3+ 2Al(т) = 2Cr + Al2O3  (t) или   Cr2O3 + 3C(т) = 3CO↑ + 2Cr  (t). 
2Cr2(SO4)3(p) + 6H2O → 4Cr + 3O2↑ + 6H2SO4   (электролиз), 

2CrСl3 расплав   = 3Cl2↑ + 2Cr↓  (расплава). 
●Получение молибдена: 

1) 2MoS2 + 7O2 = 2MoO3  + 4SO2  (обжиг на воздухе, 600–700 оС), 
2) очистка MoO3 возгонкой (900–1100 оС), 

3) 7MoO3  + 6NH3 + 3H2О = (NH4)6Mo7O24 (парамолибдат), 
4) (NH4)6Mo7O24+ 6HCl(k) + 4H2О = 7H2MoO4↓ + 6NH4Cl, 

5) H2MoO4 = MoO3 + H2О (t, прокаливание) 
или 2(NH4)6Mo7O24 + 9O2 = 14MoO3  + 6N2 + 24H2О (t), 

6) MoO3  + 3H2 = Mo + 3H2О (t), 
а) MoO3  + H2 = MoO2 + H2О  (500–550 oC), 

б) MoO2 + 2H2  = Mo + 2H2О   (1000–1100 oC), 
1) 2MoS2  + 7O2  = 2MoO3  + 4SO2   (обжиг на воздухе, 600 oC)  или: 

2MoS2 + 9O2  + 6Na2СO3(пл)= 2Na2MoO4 + 4Na2SO4 + 6СO2 (600–800 oC), 
Na2MoO4(т)+ 2HCl(к) = MoO3  + 2NaCl + H2O, 
2) MoO3  + 3H2  = Mo+ 3H2O (500–1000 oC), 

или   MoO3  + 3С= Mo+ 3СО,   MoO3  + 2Al = Al2O3 + Mo (c CaF2). 
Побочные процессы, протекающие при обжиге молибденита: 

      6CuFeS2 + 19O2 = 2Fe3O4 + 6CuO + 12SO2↑,  
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      MoO3 + CaCO3 = CaMoO4 + CO2↑, MoO3 + CuO = CuMoO4 , 
      MoO3 + PbO = PbMoO4. 

●Получение вольфрама: 
1) 4FeWO4+ O2 + 4Na2CO3(т) = 4Na2WO4 + 2Fe2O3 + 4CO2↑  (сплавление), 

2) Na2WO4 + 2HCl(k) = 2H2WO4↓+ 2NaCl, 
3) H2WO4 = WO3  + H2О   (600–800 оС, прокаливание), 

4) WO3  + 3H2 = W + 3H2О  (t), 
1) CaWO4 + Na2CO3(т) = Na2WO4  + CaO + CO2    (t), 

4FеWO4 + 4Nа2СО3 + O2 = 4Nа2WO4 + 2Fе2О3 + 4СО2, 
6МnWO4 + 6Nа2СО3 + O2 = 6Nа2WО4 + 2Мn3O4 + 6СО2, 

2) Na2WO4 + 2HCl(k) = 2H2WO4↓  + 2NaCl, 
3) H2WO4   =   WO3  + H2О    (600–800 оС), 

12H2WO4 + 10NH3 + 4H2О = (NH4)10[H2W12O42]. 10H2О(паравольфрамат), 
(NH4)10[H2W12O42] . 10H2О = 12WO3  + 10NH3 + 16H2О  (t , O2), 

4)WO3  + 3H2 = W + 3H2О (t); МеF6 + 3H2 = Ме + 6HF(особо чистый Mo, W ). 
●Химические свойства 
При комнатной температуре эти металлы пассивны вследствие 

образования на поверхности тонких, но очень прочных оксидных пле-
нок. На вольфрам не действует ни одна из кислот. Он устойчив в цар-
ской водке и окисляется только смесью HNO3 и HF. Молибден взаимо-
действует с HNO3(к)+ HF(к), HNO3(к)+ HCl(к)  и HNO3(к) при нагревании.В 
царской водке, концентрированных H2SO4 и HNO3(к) на холоде хром 
пассивируется, а при значительном нагревании взаимодействует. 

Ме(т) + 2H2O(гор. пар) = МеО2 + 2H2↑(600–800 оС, Ме =Mo, W), 
МоО2 + H2O(гор. пар) =MоO3+ H2↑(680–800 оС), 

2Cr(т) + 3H2O(гор. пар)  = Cr2O3 + 3H2↑(600–900 оС), 
4Cr(т) + 3O2(г)  = 2Cr2O3   (400 оС, Cr2O3 – защитная пленка), 

2Cr(т) + O2(г) = 2CrO (t);  2Mе + 3O2(г) = 2MeO3 (500–700 оС, Ме =Mo, W), 
2Cr  + 3F2 = 2CrF3; Cr(т) + 2F2  = CrF4    (350–500 оС); Cr(т) + Н2     ≠, 

2Cr + 3Cl2(сухой)= 2CrСl3 (t),   2Cr+ 3Br2 = 2CrBr3   (t),   2Cr + 3l2 = 2CrI2 (t), 
Me + 3F2  = MeF6         (ОУ,  Ме  = Mo, W),  MoF6 + H2O = MoОF4 + 2HF, 

MoF6 + 2H2O  = MoО2F2 + 4HF,  2Mo(т) +  5Cl2  = 2MoCl5     (300 оС), 
MoCl5 + H2O = MoОCl3  + 2HCl,     3MoCl5 + 2Mo= 5MoCl3, 

12MoCl3= 6MoCl4 + [Mo6Cl8]Cl4,    Mo + 2Br2 = 2MoBr4  (600 оС, в среде СО), 
6Mo + 6I2 (г)= [Mo6 I8]I4, 800 оС, Mo + I2 (г)=MoI2   (t >1000 оС), 

W(т) + 3Cl2 = WCl6  (250–300 оС),  2W(т) + 5Cl2 = 2WCl5   (800 оС), 
6W + 6I2 (г)= [W6 I8]I4, 950 оС, 

2Cr(т) + 3S(расплав) = Cr2S3,  Cr(т) + S(расплав) = CrS  (600–1000 оС), 
Me + 2S(расплав) = MeS2  (600 оС, Ме= Mo, W), 

Me + 3S(расплав) = MeS3  (600–800оС, Ме= Mo, W), 
2Mo + 3S(расплав) = Mo2S3(1100 оС),  2Mo + 5S(расплав) = Mo2S5 (t), 
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W + C = WC (W2C) (1400–1600 оС);  Mo + C = Mo2C  (1500 оС), 
Mo + С = MoC  (800 оС), Mo + 2С = MoC2   (600 оС), 

Mo + Si = MoSi  (Mo2Si9, Mo3Si, 1400–2500оС), 
W + 2Si = WSi2  (W3Si2,  1000–2000оС), 

2Cr(т) + N2 (г)  = 2CrN (800–900 оС); 4Cr(т) + N2 (г)  = 2Cr2N (800–900 оС), 
Me  + N2  ≠ даже при нагревании  (Ме = Mo, W), 

2Mo + N2 (г)  = 2MoN (Mo3N,Mo2N)  (1500 оС), 
W+ N2 (г)  = WN2 (W2N)  (2000–2500 оС), 

Me  + P  =  MeP (MeP2)  (700–1000 оС, Ме = Mo, W), 
3Mo  + P  =  Mo3P (t), Mo  + 2As  =  MoAs2), 

Mo  + B  =  MoB (Mo2B, Mo3B2, MoB2, Mo2B5, 1500 оС), 
W  + 5B  =  WB (WB5,1500 оС) ; Mе(т)+ H2≠   (Ме = Mo, W), 
3Mе + 2NH3 (г)  = 3Mе2N + 3H2↑(600–800оС, Mе = Mo, W ), 

2Mo + 2NH3 (г)  = 2MoN + 3H2↑(t), 6Mo + 2NH3 (г)= 2Mo3N + 3H2↑(t), 
Mе(т) + 2H2S = MeS2 + 2H2↑   (400–800 оС, Ме = Mo, W), 

Mе(т) + 2CO2  = MeO2 + 2CO↑(1200 оС, Ме =  Mo, W), 
Mo(т) + 3CO2  = MoC3+ 3CO↑ (700 оС), 

Mе(т) + 6CO= [Me(CO)6] (200–300 оС, P, Ме = Mo, W), 
2Mе(т) + 3TiO2  = 2MeO3  + 3Ti (также оксиды других металлов), 

Mo + 2BF3   =  MoF6  + 2B, 100 оС, 
Cr(т) + H2SO4(р)= CrSO4сине-голубой + H2↑(оу), 
Cr(т) + 2HCl(р)  = CrCl2сине-голубой + H2↑(оу), 
Cr(крас.каление) + 2HCl(г)  =  CrCl2 + H2↑  (t), 

Cr + 2HBr(г)  =  CrBr2 + H2  (t),  Cr + 2HI(г)  =  CrI2 + H2  (t), 
Cr + 2HCl(р) + 4H2O  =  CrCl2. 4H2O  + H2↑, 
4Cr + 12HCl(р) + 3O2  = 4CrCl3зеленый+ 6H2O, 

2Cr(т) + 3МеCl2(р) = 2CrCl3 + 3Ме  (Me = правее Cr), 
Cr + H2SO4(к) ≠ при оу,    Cr + HNO3(к) ≠ при оу,   Cr+ HClO4(к) ≠  при оу, 

Me + H2SO4(к) ≠ при оу,  Me + HNO3(к) ≠ при оу (Ме =  Mo, W), 
Мо + 2HNO3(30 %) = MoO3   + 2NO↑ + H2O  (t), 
Mo + 6HNO3(к) = H2MoO4↓+ 6NO2 + 2H2O (t), 

W+6HNO3(к)=H2WO4↓+6NO2+2Н2О(t), 
Ме(т) + [3HCl(к) + HNO3(к)] ≠ при оу (Ме = Cr, W), 

2Cr(т) + 3H2SO4(к)  + 3H2SO4(к)  =  Cr2(SO4)3 + 3SO2↑+ 6H2O (tt), 
Cr(т) + 3HNО3(к) + 3HNО3(к)  = Cr(NO3)3  + 3NO2↑ + 3H2O  (t), 

Мо + H2SO4(к,гор)+ 3H2SO4(к,гор) = Н4[Мо(SO4)O4]+ 3SO2↑+ 2H2O (t), 
Мо + H2SO4(p)   ≠ при оу,      Мо + HCl(p, к) ≠ при оу, 
2Мо + 6HCl(pазб)  = 2MoCl3  + 3H2↑   (t, медленно), 

2Мо + 6HCl(конц)= 2MoCl3  + 3H2↑   (t, очень медленно), 
Мо + 4HF(p) + H2O = МoOF4  + 3H2↑, 

Ме + [4HF(к) + 2HNО3(к,гор)]= Н2[МeO2F4]+ 2NO↑+2H2O(t, Ме = Мо, W), 
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Ме + [8HF(к) + 2HNО3(к)]= Н2МeF8 + 2NO + 4H2O (t, Ме = Мо, W), 
2Ме + [10HF(к) + 4HNО3(к,гор)]= МeF6 + МeOF4+ 4NO↑+7H2O (t, Ме = Мо, W), 

Ме (т) + NaOH(р)  ≠  (Ме = Cr, Мо, W), 
Ме(т) + KClO3(т) + 2KOH(распл) = K2МеO4 +  KСl+ H2O (400 oC , Ме = Мо), 
Ме(т) +3KNO3 + 2KOH(пл)= K2МеO4 + 3KNO2 + H2O (500 oC, Ме = Cr, Мо,W), 

2Cr(т) + KClO3(т)  = Cr2О3  + KСl  (500–700 oC), 
2Cr(т) + 3KNO3(т)  = Cr2О3  + 3KNO2   (400–500 oC), 

2Ме + 4NaOH(пл)  + 3O2(г) = 2Na2MeO4 + 2H2O (400–600 oC, Ме = Cr, Мо,W), 
2Cr(т) +  2Na2CO3 (распл)  + 3O2(г) = 2Na2CrO4 + 2СO2↑,

Ме(т) + [Na2CO3 + 3NaNО3](плав)=Na2MeO4 +3NaNO2 +СO2↑ (t, Ме = Мо, W), 
2Cr(т) + 3CuSO4(р) = Cr2(SO4)3  +3Cu (соли металлов правее хрома). 

●Химические свойства соединений Cr (II): 
Соединения Cr (+2) – сильные восстановители; CrО – основный 

оксид от черного до красно-коричневого цвета; Cr(OH)2 – слабое осно-
вание желтого цвета. 

●Оксид хрома (II): CrO – пирофорный порошок (воспламенятся 
на воздухе); твердое не растворимое в воде вещество ярко-красного
или коричнево-красного цвета; основный оксид. 

2Cr(т) + O2(г)  = 2CrO (t ); 4CrО+ O2(г)  = 2Cr2О3(т)зеленый (t> 700 oC), 
CrО(т)  + H2O  ≠  нет реакции, не растворяется, 

2CrО(т)  + Н2(г)  = 2Cr + H2O   (t);   CrО + 2HCl(р)  = CrCl2  + H2O, 
CrО +H2SO4(р)=  CrSO4+ H2O, 2CrО +4H2SO4(к) = Cr2(SO4)3+ SO2 + 4H2O, 

CrО+4HNO3(k)= Cr(NO3)3+ NO2 +2H2O, 
3CrО + 10HNO3(р)= 3Cr(NO3)3  + NO+ 5H2O. 

●Гидроксид хрома (II) Cr(OH)2 – не растворимое в воде веще-
ство желтого цвета, быстро переходящего в коричневый за счет час-
тичного окисления до Cr(OH)3; синтезировать в индивидуальном со-
стоянии сложно – высока восстановительная способность, основный 
гидроксид. 

    Cr(OH)2  →Cr(OH)3  →H2CrO4 → H2Cr2O7. 
основаный           амфотерный         кислотные гидроксиды 

CrCl2(т) + 2NaOH(р) = Cr(OH)2↓желтый + 2NaCl   (в H2), 
Cr(OH)2(т)+ NaOH ≠ ; Cr(OH)2(т)+ NH3  ≠ , 

4Cr(OH)2(т)+ O2(г)  + 2H2O = 4Cr(OH)3↓cеро-зеленый, 
4Cr(OH)2(т) желтый + O2(г) = 4CrO(OH)↓ зеленый метагидроксид + 2H2O, 

CrO(OH) + 3NaOH(распл)  + H2O = Na3[Cr(OH)6] зеленый, 
CrO(OH) + 3HCl(р)  = CrCl3 фиолетовый  + 2H2O, 

2CrO(OH) +10KOH +3Br2(р)  = 2K2CrO4 + 6KBr + 6H2O, 
2CrO(OH)  = Cr2O3  +H2O, 

4Cr(OH)2(т) желтый+ O2(г) = 2Cr2О3↓ + 4H2O  (t), 
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Cr(OH)2(т)= CrО(т)  + H2O  (t, в отсутствие кислорода), 
Cr(OH)2(т) желтый + 2HCl(р)  = CrCl2(р) голубой  + 2H2O. 

●Соли хрома (II): 
4CrCl2(р) + 4HCl(к)  + O2(г)  = 4CrCl3 + 2H2Oпоглощение кислорода 

2CrCl2(т) + 4H2SO4(k) = Cr2(SO4)3  + SO2  + 4HCl + 2H2O  (кипение), 
CrCl2(т) + 4HNO3(k) = Cr(NO3)3  + NO2  + 2HCl + H2O  (кипение), 

CrCl2(т) + H2O ↔ CrOHCl + HCl  (22 оC), 
CrCl2(т) + 4H2O = CrCl2 

. 4H2O    (113 оC), 
2CrCl2(т) + 2H2O = 2Cr(OH)Cl2 + H2        (t), 

CrCl2(т) + 2NaOH(р) = Cr(OH)2 + 2NaCl  (в H2), 
CrCl2(т) + 2NH3 

. H2O(р) = Cr(OH)2  + 2NH4Cl  (в H2), 
4CrCl2(т)+ O2(г) + 2H2O = 4Cr(OH)Cl2, 

CrCl2(p) + 2KF(p.насыщ) = CrF2 + 2KCl;  CrCl2(p)+ (NH4)2S(т)= 2NH4Cl+CrS↓, 
2CrI3(т) + H2 = 2CrI2 + 2HI,    CrI2 = Cr  +  I2 (t), 

4CrSO4(р)  + O2(г)  + 2H2SO4(р) = 2Cr2(SO4)3  + 2H2O, 
4CrSO4(т)  + 2H2O = 2Cr(OH)SO4  + H2    (t), 

Cr(CH3COO)2  + (NH4)2S(т)  = CrS↓ + 2CH3COONH4, 
Cr2S3   = CrS↓ + 2S  (1350 оC). 

●Комплексные соединения Cr (+2): 
[Cr(NH3)6]Cl2 – темно-голубой, [Cr(NH3)5]Cl2 – фиолетовый, [Cr(NH3)3]Cl2 – светло-голубой, 
[Cr(NH3)2]Cl2 – светло-зеленый,[Cr(NH3)]Cl2  – светло-зеленый  → CrCl2 + NH3(400 оC), 

●Качественные реакции ионов Cr (+2): 
Cr+2  + 2CH3COO-  → Cr(CH3COO-)2↓ красный,

Cr+3+3CH3COO-  →ОСАДОК НЕ ОБРАЗУЕТСЯ. 
●Химические свойства соединений Cr (III) 
●Оксид хрома Cr2О3 – очень твёрдый тугоплавкий порошок зе-

лёного цвета; плавится при  2435 °C; химически инертный амфотерный 
оксид; амфотерные свойства выражены слабо. 

●Получение 
В лаборатории: 

(NH4)2Cr2O7 = N2 + Cr2O3 + 4H2O (t);  4Cr + 3O2 = 2Cr2O3  (500–700 оС),
2Cr(OH)3  = Cr2О3  + 3H2O  (t),  Cr(OH)3  =  CrО(OH)+ H2O  (t, легко), 

2CrО(OH)= Cr2О3  + H2O (150 оС), 
4Na2Cr2O7  = 4Na2СrO4 + 2Cr2О3(т)  + 3O2     (t> 400 оС), 
4K2Cr2O7  = 4K2СrO4 + 2Cr2О3(т)  + 3O2      (t> 450 оС), 

4CrO3 = 2Cr2О3(т)  + 3O2      (t> 450 оС). 
В промышленности: 

2K2Cr2O7(т)  + 3С(т)  = 2Cr2О3(т)  + 2K2CO3  + CO2 (t) или 
K2Cr2O7(т)  + 2С(т) = Cr2О3(т)  + K2CO3  + CO(t),  или 

K2Cr2O7(т)  + 3С(т) = Cr2О3(т)  + K2O + 3CO(t), 
K2Cr2O7(т)  + S(т) = Cr2О3(т)   + К2SO4 (t), 
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K2Cr2O7(р) + 3SO2(г) + H2SO4(р) = К2SO4 + Cr2(SO4)3  + H2O, 
Cr2(SO4)3(р) + 6NH3 

.H2O(р) = 2Cr(OH)3↓серо-синий + 3(NH4)2SO4,
2Cr(OH)3  = Cr2О3 + 3H2O    (t). 

●Свойства Cr2О3: 
Cr2О3+ H2O ≠ , Cr2О3 + растворы кислот ≠ в оу,  Cr2О3 + растворы щелочей ≠ в оу, 

2Cr2О3(т)  + O2   =  4CrO2 (черный)  (400 oC,  Р), 
Cr2О3(т)  + 3Ca  = 2Cr + 3CaO  (700–800 оС), 
2Cr2О3(т) + 3C(т)  = 4Cr  + 3CO2↑  (800 oC), 

Cr2О3(т) + 3C(т) + 3Cl2(г) = 2CrCl3  + 3CO↑  (800 oC), 
Cr2О3(т) + 3CCl4(г) = 2CrCl3  + 3COCl2 (t), 
Cr2О3(т) + 2Al(т) = 2Cr + Al2О3 (800 oC), 

Cr2О3(т) + 2MeOH(плав) = 2MeCrO2 + H2O  (400–500 oC, Me = Li, Na, K), 
Cr2О3(т)  + Na2CO3(т)   = 2NaCrO2  + CO2↑(сплавление), 

Cr2О3(т)  + 3K2S2O7(т)   = 3K2SO4  + Cr2(SO4)3  (сплавление), 
Cr2О3(т)  + 6KHSO4(т)   = 3K2SO4  + Cr2(SO4)3  + 3H2O  (сплавление), 

Cr2О3(т)  + 6HClгалогеноводород  =  2CrCl3  + 3H2O   (t), 
Cr2О3(т)   + 3H2SO4(р)  =  Cr2(SO4)3 + 3H2O    (t), 

5Cr2О3+ 6NaBrO3(p )+ 3H2SO4(р) + 2H2O = 5Н2Cr2O7+ 3Br2 + 3Na2SO4 (t), 
Cr2О3(т) + NaBrO3(p) + 4NaOH (р)  = 2Na2СrO4 + NaBr+ 2H2O  (t), 

5Cr2О3(т) + 6NaBrO3(p) + 2H2O = 3Na2Cr2O7 + 3Br2   + 2Н2Cr2O7  (t), 
Cr2О3(т)  + 3KNO3(т)  + 4KOH(т)  = 2K2СrO4 + 3KNO2 + 2H2O (сплавление), 

Cr2О3(т) + 2K2CO3(т) + KClO3(т) = 2K2СrO4 + KCl + 2CO2↑(500–700 оС), 
Cr2О3(т)  + 2K2CO3(т) + 3KNO3(т)= 2K2СrO4 + 3KNO2 + 2CO2↑(500–700 оС), 

Cr2О3(т)  + 2KMnO4(т)  = K2Cr2O7 + 2MnO2  (сплавление). 
●Гидроксид хрома  (III) Cr(OH)3 – не растворимое в воде вещест-

во серо-зеленого или серо-синего цвета; амфотерный гидроксид. 
●Получение: 

Cr2(SO4)3(р)  + 6NaOH(р) недостаток  = 2Cr(OH)3↓ + 3Na2SO4, 
Cr2(SO4)3(р)  + 6NH3

.H2O = 2Cr(OH)3↓+ 3(NH4)2 SO4, 
Na3[Cr(OH)6] (р) + 3СО2(г)  = Cr(OH)3 ↓+ 3NaНСO3. 

●Свойства гидроксида хрома Cr(OH)3: 
Cr(OH)3(т) + 3KOH(к)  = K3[Cr(OH)6] р.зеленый, 

Cr(OH)3(т) + KOH(р)  + 2H2O = K[Cr(OH)4 (H2O)2] зеленый р., 
Cr(OH)3(т) + KOH(р)  = K[Cr(OH)4], 

Cr(OH)3(т) + KOH(т)  = KCrO2  + 2H2O (400–500 oC, сплавление), 
KCrO2(т)хромит + HCl(p) + H2O  = Cr(OH)3↓ + КCl, 

KCrO2(т)+ 4HCl(p) = CrCl3+ NaCl + 2H2O, 
KCrO2   + CH3COOH(р)  = CH3COOK + CrO(OH), 

KCrO2(т)   + KOH(p)  ≠,  KCrO2(т) + 2H2O = Cr(OH)3↓ + KOH, 
2KCrO2(т) + 8KOH(p) + 3Br2(p) = 6KBr + 2К2CrO4 + 4H2O, 

2Cr(OH)3(т) + 3H2SO4(р)  = Cr2(SO4)3 + 6H2O, 
Cr(OH)3(т) +  3HNO3(р) = Cr(NO3)3  + 3H2O, 
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Cr(OH)3(т) + 3HSCN(p) = Cr(SCN)3↓ + 3H2O, 
Cr(OH)3(т) + 6KSCN(p) = K3[Cr(SCN)6]темно-красный + 3KOH, 

2Cr(OH)3(т) + 3H2O2  + 4NaOH(k)= 2Na2CrO4 + 8H2O, 
2Cr(OH)3(т) + 3Br2(p) + 10NaOH(k) = 2Na2CrO4+ 6NaBr + 8H2O, 

Na3[Cr(OH)6] (p)  + 3Br2(p) + 4NaOH(k) = 2Na2CrO4+ NaBr + 8H2O, 
2Cr(OH)3  = Cr2О3 + 3H2O   (t). 

●Соли хрома (III) имеют разную окраску – от красно-фиоле-
товой (илирозовой) для безводных солей, через зеленую, к сине-фиоле-
товой для кристаллогидратов;  окраска соли зависит от гидратности и 
строения гидратов 

●Хлорид хрома (III): 
Cr2О3(раск)  +  3C(раск) +  3Cl2(г) = 2CrCl3(красно-фиол)  + 3CO, 

Cr2О3(т)  +  3CCl4  (г) = 2CrCl3  + 3COCl2   (t), 
CrCl3(т)  +  H2O ≠  холод,    CrCl3(т) + спирт ≠ холод, 

2CrCl3(т)  = 2CrCl2 + Cl2  (t, без доступа воздуха), 
2CrCl3(р) +  3H2O(гор.пар)  = Cr2О3(т)+ 6HCl↑  (400 oC), 

2CrCl3(р) + 3Na2CO3(р) + 3H2O = 2Cr(OH)3↓+ 3CO2+ 6NaCl (гидролиз) 
CrCl3(р) +  3NaOH(р) =  Cr(OH)3↓ + 3NaCl(при медленном добавлении), 

CrCl3(р) + 3NH3 
. H2O(р) = Cr(OH)3↓ + 3NH4Cl, 

CrCl3(р) +  6NaOH(к) =  Na3[Cr(OH)6] + 3NaCl, 
CrCl3(р) +  4NaOH(р) + 2H2O =  Na[Cr(OH)4(H2O)2] + 3NaCl, упрощенно: 

CrCl3(р) +  4NaOH(р) =  Na[Cr(OH)4] + 3NaCl, 
2CrCl3(р) + 3Na2CO3(p) + 3H2O = 2Cr(OH)3 + 3CO2 + 6NaCl, 

CrCl3(р) + 3KCN(т)  =  Cr(CN)3↓ + 3KCl, 
4CrCl3(т) + 3O2  = 2Cr2О3(т)  +  6Cl2     (800–1000 oC), 

2CrCl3(т) + H2 = 2CrCl2  + 2HCl    (400–500 oC), 
2CrCl3(т) + Cr = 3CrCl2   (250 oC), 2CrCl3(т) + 3Cа = 3CаCl2 + 2Cr (900–1000 oC), 

2CrCl3(т) + 3H2S(г)  = Cr2S3  +  6HCl↑  (600–650 oC), 
CrCl3(т) + 6NH3 (ж)  = [Cr(NH3)6]Cl3      (–50 oC, кат.), 

[Cr(NH3)6]Cl3   + 6H2O↔ Cr(OH)3 +  3NH3 
.H2O + 3NH4Cl, 

CrCl3(т) + NH3 (г)  = CrN + 3HCl (t);  CrCl3(т) + PH3 (г)  = CrP + 3HCl (t), 
2CrCl3(р) + 16NaOH(k) + 3Cl2 = 2Na2CrO4 + 12NaCl + 8H2O, 

2CrCl3(р) + HClO3 + 4H2O = H2Cr2O7 + 7HCl, 
CrCl3(р) + 6H2O = CrCl3.6H2O    (упаривание раствора), 

10CrCl3(р)+6KMnO4 +9H2SO4(p)+11H2O =5H2Cr2O7+6MnSO4+3K2SO4 +30HCl, 
2CrCl3(р) + 3H2O2 + 10KOH(k) = 2К2CrO4  + 6КCl + 8H2O, 

2Cr(NO3)3(р) + 3NaBiO3(p)+ 6HNO3(р) = Н2Cr2O7 + 3NaNO3 + 3Bi(NO3)3 + 2H2O. 



 256 

●Сульфид хрома (III) Cr2S3(т) – черное кристаллическое вещество, 
не растворяется в H2O, гидролизуется полностью. 

Cr2S3(т) = CrS + Н2S↑  (1350 oC, вакуум), 
Cr2S3 + 6H2O = 2Cr(OH)3↓+ 3H2S↑;  Cr2S3 + 3H2O(гор.пар) = Cr2О3+ 3H2S↑(t), 

Cr2S3(т) + 6HCl(к) = 2CrCl3 + 3H2S↑, 
Cr2S3(т) + 3H2SO4(к) + 3H2SO4(к) = Cr2(SO4)3  + 3S + 3SO2↑+ 6H2O, 

Cr2S3+ 24HNO3(k)+ 6HNO3= 2Cr(NO3)3 + 24NO2↑+ 3H2SO4+ 12H2O (t), 
2Cr2S3(т) + 9O2=  2Cr2О3   + 6SO2   (800–900 oC). 

●Сульфат хрома (III) 
2Cr2(SO4)3(т) = 2Cr2О3   + 6SO2↑+ 3O2↑ (800 oC), 
Cr2(SO4)3(т) + 2H2O = 2(CrOH)SO4     + H2SO4,

Cr2(SO4)3(фиол. р) + 6NaOH(р)  = 2Cr(OH)3↓  + 3Na2SO4,
Cr2(SO4)3(т) + 8KOH(т) = 2KCrO2   + 3K2SO4+ 4H2O (сплавление), 

KCrO2   + CH3COOH(р)  = CH3COOK + CrO(OH), 
Cr2(SO4)3(р) + 6NH3 

. H2O(р) = 2Cr(OH)3↓ + 3(NH4)2SO4,
Cr2(SO4)3(р)+ 3Br2(р)+16NaOH(p)= 2Na2CrO4+ 6NaBr + 3Na2SO4+8H2O, 

Cr2(SO4)3(р)  + Zn = 2CrSO4 + ZnSO4, 
Cr2(SO4)3(р)+ К2SO4(к)+12H2O= 2КCr(SO4)2 

. 12H2O квасцы темно-фиолетовые, 
Cr2(SO4)3(т) + 3H2O2(к)  + 10NaOH(к)  = 2Na2CrO4 + 3Na2SO4 + 8H2O, 

2Cr2(SO4)3(р) + 2H2O = 4CrSO4(р) + O2↑+ 2H2SO4   (первый этап электролиза), 
2CrSO4(р) + 2H2O  = 2Cr↓ + O2↑+ 2H2SO4    (второй этап электролиза), 

Cr2(SO4)3
. 18H2O(т) = Cr2(SO4)3 +18H2O  (120–330 oC, вакуум). 

●Комплексные соединения хрома (III) 
Cr2(SO4)3(р)  + 8NaOH(р)  = 2Na[Cr(OH)4] + 3Na2SO4 или 
2Na[Cr(OH)4] + 4H2SO4(р)  = Na2SO4 + Cr2(SO4)3 + 8H2O, 
2K[Cr(OH)4] + 3Br2  = K2Cr2O7  + 6HBr + H2O (pH <7), 

Cr2(SO4)3(р)  + 8NaOH(р) + 4H2O = 2Na[Cr(OH)4 (H2O)2]+ 3Na2SO4, 
Cr2(SO4)3(р)  + 12NaOH(р)  = 2Na3[Cr(OH)6] + 3Na2SO4,
2Na3[Cr(OH)6] + 3H2O2  = 2Na2CrO4  + 2NaOH + 8H2O, 

2Na3[Cr(OH)6] +NaBrO3  = 2Na2CrO4  + 2NaOH + NaBr+ 5H2O, 
Na3[Cr(OH)6] + Br2 + 2NaOH = Na2CrO4 + 2NaBr + 4H2O, 

Cr2S3(т) +  12NaOH(к) =  2Na3[Cr(OH)6] + 3Na2S, 
Cr(CN)3↓+ 3KCN(т)  =  K3[Cr(CN)6]желтый раствор, 

CrCl3(р) + 6KCN(т)  =  K3[Cr(CN)6]желтый раствор + 3KCl, 
Cr(SCN)3↓ + 3KSCN(p) = K3[Cr(SCN)6], 

Na3[Cr(OH)6] (р) + 3СО2(г)  = Cr(OH)3 ↓+ 3NaНСO3,
NaCrO2(т) + 2NaOH (р) + 2H2O = Na3[Cr(OH)6], 

Cr(OH)3(т) + 6KSCN(p) = K3[Cr(SCN)6]темно-красный + 3KOH, 
K[Cr(OH)4]  =  КCrO2   + 2H2O (t), 

K3[Cr(OH)6]   =  КCrO2 + 2КОН + 2H2O(t). 



 257 

●Качественные реакции катионов Cr3+: 
Окислители (перманганат калия, пероксид водорода, бромная 

вода)  превращают зеленые или фиолетовые соединения хрома (III) в 
хроматы СrO4

2- (желтого цвета) в щелочной среде или в дихроматы  
Cr2O7

2- (оранжевого цвета) в кислой среде. 
2Cr(NO3)3(р) + 3NaBiO3 + 4HNO3(p) = Na2Cr2O7  + NaNO3 + 3Bi(NO3)3 + 2H2O, 

2Cr(OH)3 + 3H2O2(k)+ 4NaOH(р)  =  2Na2CrO4 + 8H2O, 
5Cr2(SO4)3(р)+6KMnO4 +11H2O(pH<7)= 5H2Cr2O7 + 6MnSO4 +3K2SO4 + 6H2SO4 (t), 

Cr2(SO4)3(р) + 3(NH4)2S2O8 +7H2O(pH<7) = (NH4)2Cr2O7 +6(NH4)2SO4 +7H2SO4  (t), 
       зеленый                  персульфат       (AgNO3 – кат)      оранжевый 

(NH4)2Cr2O7(р)  +4H2O2(k) + H2SO4(р) = 2CrO5(р) + (NH4)2SO4  + 5H2O, 
                                                                                     синий пероксидхрома   или: 

(NH4)2Cr2O7(р) +4H2O2(k) +H2SO4(р) =2Н2CrO6(р)+(NH4)2SO4  +3H2O, 
                               синий, надхромовая 

2Cr(NO3)3(т) + 3(NH4 )2S(т) + 6H2O = 2Cr(OH)3↓+ 3H2S↑ + 6NH4NO3,
CrCl3(р) + 3NH3

. H2O(р) = Cr(OH)3↓+ 3NH4Cl, 
CrCl3(р)    +   3NaOH(р)  =   Cr(OH)3↓3 +٭NаCl. 

*Cr(OH)3   растворяется в растворах кислот, избытке щелочей и NH3
. H2O. 

Cr(OH)3 + KOHрасплав= KCrO2ярко-зеленый+ 2H2O   (t), 
KCrO2+ 2H2O   =   Cr(OH)3↓серо-зеленый + KOH, 

Cr3++ СН3СОО-  → осадок не образуется (отличие от Cr2+, Al3+ и Fe3+). 
●Соединения хрома  (VI) 
●Оксид хрома (VI) или  триоксид хрома CrO3 неустойчивый 

кислотный оксид темно-красного цвета; сильный окислитель; хорошо 
растворим в воде, ядовит. В ряду CrO3–MoO3–WO3 кислотные свойства 
оксидов уменьшаются; H2CrO4 и H2Cr2O7 – кислоты сильные, сущест-
вуют  только в растворе.  

●Получение CrO3: 
K2CrO4(т) + H2SO4(к) = CrO3↓   + K2SO4  + H2O, 

K2Cr2O7(т) + H2SO4(к) = 2CrO3↓  + K2SO4  + H2O. 
●Свойства CrO3: 

4CrO3(т)  =  2Cr2О3  + 3О2, 
CrO3(т)  + H2O = H2CrO4  (максим. конц. – 75 %),  2CrO3(т)  + H2O = H2Cr2O7,

4CrO3(т)  + 3С = 3СО2 + 2Cr2О3   (t);  4CrO3(т)  + 3S = 3SО2 + 2Cr2О3  (t), 
10CrO3(т)  + 6P  = 3Р2О5 + 5Cr2О3   (t),  CrO3(т)  +  Н2CrO4  =  H2Cr2O7, 

4CrO3(т)  + C2H5OH + 6H2SO4(р)  = 2Cr2(SO4)3   + 2СО2 + 9H2O. 
Реакция обнаружения спирта в выдыхаемом воздухе: 

4CrO3(т) красный+ 3C2H5OH= 2Cr2O3 зеленый+ 3CH3СОOH+ 3H2O (при рН<7), 
3CrO3(т)  = CrO2(т)  + Cr2O3(т)  + 2О2↑(370 oC), 

4CrO3(т)  = 2Cr2O3  + 3О2↑(плав);  CrO3 + 2KOH(р)= K2CrO4(р) желтый+H2O, 
2CrO3(т) + 2NH3 

.H2O(р) = (NH4)2Cr2O7  + H2O, 
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CrO3(т) + 2NH3 
.H2O(к) = (NH4)2CrO4  + H2O, 

2CrO3(т) + 2NH3(г) = Cr2O3  + N2↑+ 3H2O;  CrO3(т) + K2O(т) = K2CrO4   (t), 
2CrO3(т) + 3H2S(р)  = 2Cr(OH)3 + 3S, 

14CrO3(т) + 12KI  = 3I2 + 2CrI3 + 6K2Cr2O7   (t, H2O), 
2CrO3(т) + 5F2    =2CrF5 + 3O2↑(350 oC), 

CrO3(р)  + КСl(р)  = KCrO3Сl(в присутствии HCl, хлорохромат-оранж), 
CrO3(т)  +  2HCl(г)  = H2O + CrO2Сl2хлористый хромил-красно-бурая жидкость, 

ЭO2Сl2 + 2H2O ↔ ЭO2(OH)2+  2HCl (Э=Cr, Мо,W). 
●Соединения Cr (VI) сильные окислители, особенно в кислой 

среде. 
●Хромовая кислота (тетраоксохромат (VI) водорода) и хро-

маты (тетраоксохроматы (VI)) H2CrO4(р) и H2Cr2O7(р) образуют желто-
го и оранжевого цвета растворы соответственно; сильные кислоты; 
существуют только в водных растворах; хроматы и дихроматы явля-
ются сильными окислителями. 

H2CrO4(р) + H2O = HCrO4
- + H3O+ (сильная по первой ступени). 

HCrO4
-
(р) + H2O = CrO4

2- + H3O+  (средняя по второй ступени). 
2H2CrO4  ↔ H2Cr2O7  + H2O (при разбавлении равновесие смещается влево), 

2CrO4
2- + 2Н+ ↔ Cr2O7

2- + H2O (в кислой среде устойчивы Cr2O7
2-), 

2CrO4
2- + H2O↔ Cr2O7

2- + 2ОН-   (в щелочной среде  устойчивы CrO4
2-), 

Cr2O7
2- + ОН-  ↔ 2CrO4

2- + Н+٭.  
 .В щелочной среде равновесие смещается вправо, а вкислой среде – влево٭
Cr2O7

2- + H2O↔  2CrO4
2- + 2Н+ (дихроматы создают кислую среду), 

2K2CrO4(р) желтый + H2SO4(р) ↔ K2Cr2O7(р)оранжевый+ K2SO4 + H2O, 
2K2CrO4(р)  + 2H2SO4(р) ↔ K2Cr2O7 + 2KНSO4 + H2O, 

K2Cr2O7(р) оранжевый + 2КОН(р) ↔ 2K2CrO4(р) желтый + H2O, 
2H2CrO4(р) + 3H2SO3(р)= Cr2(SO4)3 + 5H2O (из кислот получают соль), 

H2CrO4(р)  + 2H2O2(р)= CrO5 пероксид+ 3H2O. 
●Получение  и свойства хроматов (тетраоксохроматы (VI)): 

4Fe(CrO2)2 + 8Na2CO3(т) + 7O2(г)  = 8Na2CrO4 + 2Fe2O3  + 8CO2  (обжиг), 
2Cr(OH)3(т) + 10NaOH(р) + 3Br2(р) = 2Na2CrO4  + 6NaBr + 8H2O, 

2Na3[Cr(OH)6] (р) + 4NaOH(р) + 3Br2(р) = 2Na2CrO4  + 6NaBr + 8H2O, 
2K[Cr(OH)4]+ 8KOH(р)+ 3Br2(р)= 2K2CrO4+ 6KBr + 8H2O, 

2NaCrO2(р) + 3Br2(р) + 8NaOH(р) = 2Na2CrO4  + 6NaBr + 4H2O, 
2Cr(OH)3(т) + 4NaOH(р)  + 3H2O2  = 2Na2CrO4  + 8H2O (кач. реакция на Cr3+), 

2Cr(OH)3(т) + 4KOH(р)  + 3KСlO = 2K2СrO4  + 3KСl + 5H2O, 
Cr2(SO4)3(р) + 10NaOH(р)  + 3H2O2  = 2Na2CrO4  + 3Na2SO4  +8H2O, 

Na2Cr2O7(т)  + Na2CO3(т) = 2Na2CrO4  + CO2  (плавление),
2K2CrO4+ 3(NH4)2S + 2KOH + 2H2O = 2K3[Cr(OH)6] + 3S↓ + 6NH3(t), 

2K2CrO4(k) + 3(NH4)2S(р)+8H2O = 2Cr(OH)3↓+ 3S↓+ 6NH3
.H2O+ 4KOH(t), 

2K2CrO4(k)+ 3(NH4)2S(р)+ 2H 2O = 2K[Cr(OH)4] + 3S↓ + 6NH3 + 2KOH (t), 
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2K2CrO4(k)+ 3(NH4)2S(р)+ 8H 2O = K[Cr(OH)4]+ K3[Cr(OH)6]+ 3S↓+ 6NH3
. H2O   (t), 

2K2CrO4(р)желтый+ 2HCl(р) = K2Cr2O7(р)оранжевый  + 2KCl + H2O, 
2K2CrO4(р)  + 6HCl(к,гор) + 10HCl(к,гор) = 2CrCl3 + 3Cl2 +4KCl+ 8H2O (t), 

2K2CrO4(р)  + H2SO4(р)  = K2Cr2O7  + K2SO4 + H2O, 
2Na2CrO4(р)  + 2CO2 + H2O ↔ Na2Cr2O7  + 2NaНCO3, 

K2CrO4(р)  + 2AgNO3(р) = Ag2CrO4↓+ 2КNO3, 
2K2CrO4(р)  + 3H2S(г) + 2H2O(гор) = 2Cr(OH)3↓ + 3S + 4КОН, 

K2CrO4(р) + BaCl2(р)  = BaCrO4↓ + 2KCl, 
8K2CrO4(р) + 3K2S + 20H2SO4(р)  = 4Cr2(SO4)3 + 11K2SO4  + 20H2O, 
K2CrO4(р)  + Ме(NO3)2(р) =  МеCrO4↓+ 2КNO3    (Ме = Ba, Pb, Hg), 
K2CrO4(р) + Al + 4H2O + 4KOH(p) = K3[Cr(OH)6] + K3[Al(OH)6]. 

●Дихроматы (гептаоксохроматы (VI) Cr2O7
2- образуют водные 

растворы оранжевого цвета; 
K2Cr2O7(т)  + H2SO4(k)  → хромовая смесь «хромпик». 

Na2Cr2O7(пл) + 2KCl(пл) = K2Cr2O7 + 2NaCl   (t), 
4Na2Cr2O7(t>tпл) = 4Na2CrO4  + 2Cr2O3  + 3O2     (t >400 oC),
4K2Cr2O7(хромпик) = 4K2CrO4  + 2Cr2O3  + 3O2   (t >500 oC), 

K2Cr2O7(р. оранж  + 2KOH(к)  ↔ 2K2CrO4 р. желтый + H2O, 
K2Cr2O7(р)  +  H2O + BaCl2 = BaCrO4↓+ 2KCl + H2CrO4,

2K2Cr2O7(р)  +  H2O + 2BaCl2 = 2BaCrO4↓+ 4KCl + H2Cr2O7,
K2Cr2O7(k)+14HCl(k) = 2CrCl3 +2KCl + 3Cl2 +7H2O (t, с HBr и HI – на холоде), 

K2Cr2O7(k) +  3SO2 + H2SO4(р)  = K2SO4 + Cr2(SO4)3   + H2O  (t), 
K2Cr2O7(k) + 3SO2 + H2SO4(р) + 11H2O = 2KCr(SO4)2 

.12H2O↓квасцы(t <40 oC), 
K2Cr2O7(k) + 3H2SO3(р) + H2SO4(р) + 20H2O = K2Cr2(SO4)4 

.24H2O↓квасцы,
K2Cr2O7 + 3С2Н5ОН + 4H2SO4 = Cr2(SO4)3 +3СН3СНО +K2SO4+7H2O (30 oC), 
K2Cr2O7+С2Н5ОН+4H2SO4(р)+19H2O = 3СН3СНО+K2Cr2(SO4)4 

.24H2O↓, 
K2Cr2O7 + 3(NH4)2S +7H2SO4 =K2SO4+Cr2(SO4)3+3S+3(NH4)2SO4+7H2O (t), 

4K2Cr2O7+3(NH4)2S+16H2SO4(р)=4K2SO4+4Cr2(SO4)3+3(NH4)2SO4+16H2O (t), 
K2Cr2O7(р)  + 3(NH4)2S(р)  + H2O = 2Cr(OH)3  + 3S + 6NH3  + 2KOH, 

K2Cr2O7(р)  + 3H2S(г) + 4H2SO4(p) = Cr2(SO4)3 + K2SO4 + 3S↓+ 7H2O (t), 
K2Cr2O7(р)  + 3H2S(г)  + H2O = 2Cr(OH)3 + 3S↓ + 2KOH, 

K2Cr2O7(k)+ 6FeSO4(р)+ 7H2SO4(р)= K2SO4+Cr2(SO4)3 +3Fe2(SO4)3 +7H2O(t), 
4K2Cr2O7  = 4K2CrO4 + 2Cr2О3  + 3О2     (500–600 oC),

K2Cr2O7(хромпик)  + 14HГ(к) = 2CrГ3 + 3Г2 + 2КГ + 7H2O  (t, Г = Cl, Br, I), 
K2Cr2O7(р)  +  2HCl(р)  ↔ 2KCrO3Сl+ H2O  (кипячение), 

K2Cr2O7(10%р)  + 2H2SO4(96 %) = 2KHSO4 + 2CrO3↓+ H2O  (90 oC), 
K2Cr2O7(р)+ 3Na2SO3(р)+ 4H2SO4(р)= Cr2(SO4)3 +3Na2SO4 + K2SO4 + 4H2O, 
K2Cr2O7(р) + 6KГ(р) + 7H2SO4(р)= Cr2(SO4)3+ 3Г2 + 4K2SO4 + 7H2O (Г = I, Br), 

K2Cr2O7(т) + 4КСl(т) + 3H2SO4(к) = 2CrO2Сl2 + 3K2SO4 + 3H2O, 
CrO2Сl2(т)+ 2H2O = H2CrO4  +  2HCl, 

CrO2Сl2(т) +4NaOH(p)= Na2CrO4  +2NaCl+2H2O, 
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K2Cr2O7(р) + 3КNO2(р) + 4H2SO4(р)  = Cr2(SO4)3 + 3КNO3 + K2SO4 + 4H2O, 
K2Cr2O7(р) + 3КNO2(р) + 8HNO3(р) = 2Cr(NO3)3 + 5КNO3 + 4H2O, 

K2Cr2O7(р) + 3SnSO4 (р) + H2SO4(р)  = Cr2(SO4)3 + 3H2SnO3 + K2SO4 + H2O, 
3K2Cr2O7(т) + 8Al + 21H2SO4(р)  = 6CrSO4 + 4Al2(SO4)3  + 3K2SO4 + 21H2O, 

K2Cr2O7(т) + 2Al = 2Cr + 2KAlO2 + Al2O3    (800–900 oC), 
K2Cr2O7(т)  + 3H2  = Cr2O3  + 2KOH + 2H2O  (500 oC), 
K2Cr2O7(т)  + Sрасплав= Cr2O3  + K2SO4   (800–1000 oC), 
K2Cr2O7(т)  + 2C(кокс)   = Cr2O3  + K2CO3  + CO(800 oC), 

Сr+2  < Сr+3 < Сr+6 → окислительные свойства, 
Сr+6  →  [Cr(OH)6]3- (восстановление в щелочной среде), 

Сr+6   →  Cr(OH)3   (восстановление в нейтральной среде), 
Сr+6   →  Сr+3  (восстановление в кислой среде), 

Сr+3
зеленый  → CrO4

2-
желтый (окисление в щелочной среде), 

Сr+3
зеленый   →   Cr2O7

2-
оранж.  (окисление в кислой среде). 

●Обнаружение ионов CrO4
2-  и  Cr2O7

2-: 
Восстановлением хроматов и дихроматов растворами (NH4)2S, 

H2S, SO2, SO3
2- (смотри выше): 

Cr2O7
2- + 3SO3

2-  + 8H+ = 2Cr3+  + 3SO4
2-  + 4H2O, 

CrO4
2- + 3ē + 8H+ = Cr3+ + 4H2O;  Cr2O7

2- + 6ē + 14H+ = 2Cr3+ + 7H2O, 
K2Cr2O7(р)  + 14HCl(к) = 2CrCl3(р)   + 3Cl2 + 2КCl + 7H2O, 

CrO4
2- + I-    ≠ ;   Cr2O7

2- + 6I-   + 14H+ = 2Cr3+ + 3I2  + 7H2O. 
Выпадeние желтого осадка, не растворимого в уксусной кисло-

те, но растворимого в HCI: 
Ва2+ + СrO4

2-     =  BaCrО4↓ желтый,
CrO4

2-+  Pb2+   =  PbCrO4↓ желтый. 
Выпадение кирпично-красного осадкаAg2CrO4: 

CrO4
2-  +  2Ag+   =  Ag2CrO4↓. 

Образование синего раствора пероксида хрома или синей над-
хромовой кислоты: 

(NH4)2Cr2O7(р)  +4H2O2(k) + H2SO4(р) = 2CrO5(р) + (NH4)2SO4  + 5H2O, 
(NH4)2Cr2O7(р) +4H2O2(k) + H2SO4(р) = 2Н2CrO6(р) + (NH4)2SO4  + 3H2O. 

●Получение и свойства соединений молибдена и вольфрама: 
Оксид вольфрама (IV) WO2 образует коричневые кристаллы 

моноклинной сингонии; tпл=1270 °С; tкип=1700 °С; разлагается при нагревании 
до 1852°С; не растворяется в воде. Оксид молибдена (IV) MoO2 – серый 
аморфный порошок или фиолетово-коричневые парамагнитные, моноклин-
ные кристаллы. Устойчив на воздухе; медленно сублимируется в вакууме при 
1100 °С. Обладает свойствами полупроводников. Мало растворим в воде, 
кислотах и щелочах. Растворяется в растворах кислот, окислителей. 

●Получение: 
ЭO3 + H2  = ЭO2  + H2O  (450–600 oC, Э =  Mo,W), 
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ЭO3 + Zn= ЭO2  + ZnO  (t, Э = Mo,W; Zn можно заменить Cd), 
2ЭO3 + Эпорошок = 3ЭO2   (1000 oC), Э + O2   = ЭO2  (легкое нагревание), 

ЭO3 + С= ЭO2  + СO  (1000 oC, Э =  Mo,W). 
Получают еще окислением металлического молибдена смесью 

паров воды и водорода при 700–800 оС. 
●Cвойства: 

ЭO2+ H2O ≠ ,    ЭO2  + H2SO4(р) ≠ ,  ЭO2  +  HNO3(р) ≠ ,  ЭO2  + HCl(р) ≠, 
ЭO2  + HCl(к)= ЭO2Cl2+ H2(90 oC),    ЭO2  +  NH3 

.H2O(р) ≠, 
2ЭO2 + O2  = 2ЭO3 (500 oC),    3MoO2  = 2MoO3 + Mo  (1850 oC), 

MoO2  + 2H2 = Mo + 2H2O (700 oC), 
MoO2  + 2НNO3(к) = MoO3 + 2NO2 + H2O, 

MoO2+2NaOH(к) = Na2MoO3(голубой)+H2O,  ЭO2 + 2NaOH(к) = Na2ЭO4+ H2 (90 oC), 
MoO2  + 2Cl2  =  MoO2Cl2 + 2H2O (350 oC),  MoO2  + 2Cl2  =  MoCl4 +  O2 (t), 
ЭO2  + 2CCl4 =ЭCl4 +2CCl2O(250 oC), MoO2+2H2S= MoS2↓+2H2O (400 oC), 
ЭO2 +NO2=  ЭO3+NO(500 oC),      4ЭO2 + 3N2O=  Э4O11+ 3N2 (300 oC), 

ЭO2 + 3S=  ЭS2    +SO2  (t). 
●Сульфиды молибдена  и вольфрама: 
MoS2 – черные очень мягкие и жирные на ощупь кристаллы с 

металлическим блеском, похожие на графит – компонент твердых и 
жидких смазочных материалов; полупроводник-детекторы; выпрями-
тели; транзисторы; WS2 – темно-серый порошок. 

●Получение: 
Mе + 2S = MеS2 (t, Ме = Мо, W),   MoO3 + 3H2S = MoS2 + S + 3H2O  (t),    
(NH4)2MoS4тиомолибдат= MoS2 + H2S + S + 2NH3↑ (t),    WS3 =  WS2 + S (t), 

2MеO3 + 7S = 2MеS2 + 3SO2  (сплавление, Ме = Мо, W), 
Na2MеS4 тиосоли+ 2HCl(р) =H2S + MеS3+ 2NaCl(Ме = Мо, W), 

2MеS2 + H2 = Mе2S3+ H2S (1200 oC, Ме = Мо, W), 
Mo + H2S = MoS2 + H2   (650 oC),   СаMoO4+ 3S  = MoS2+СаSO4, 

3WO3 + 7H2S = 3WS2 + SO2 + 7H2O  (350–500 oC). 
●Свойства: 

MoS2 = Mo + 2S (1100 oC),   MoS2 + 2H2O(гор.пар)= MoO2↓ + 2H2S (500 oC), 
MoS2 + 2H2SO4(к) = MoO2↓+ 2S + 2SO2 + 2H2O  (холод), 
MoS2 + 18НNO3(к) = MoO3 + 2H2SO4 + 18NO2 + 7H2O, 

Mo2S3+ 10НNO3(р) = 2H2MoO4 + 3H2SO4 + 10NO, 
MoS2 +  HClг  ≠  до 700 oC, MoS2 + 3F2  = MoF6 + 2S, 

2MoS2 + 5Cl2  = 2MoCl5 + 4S(500 oC),  MoS2 + 2H2 =Mo+ 2H2S (800 oC), 
2MoS2 + 2Cl2  + 5O2  = 2MoOCl2 + 4SO2  (500 oC), 
2MoS2 + 4Cl2  + 5O2  = 2MoOCl4 + 4SO2  (500 oC), 

2MoS2  + 7O2  = 2MoO3  + 4SO2  (400–600 oC), 
MoS2  + 6MoO3  = 7MoO2+ 2SO2  (800 oC), 

MoS2  + 6CO2  = MoO2+ 2SO2 + 6CO (500–800 oC), 
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MoS2  + SO2  = MoO2+ 3S (500–1100 oC), 
2MoS2  + 9O2  + 6Na2СO3(т) = 2Na2MoO4 + 4Na2SO4 + 6СO2   (600–800 oC), 

2MoS2 + O2 + 4(NH4)2S = 2(NH4)2MoS4↓красный тиомолибдат+ 4NH3 + 2H2O, 
(NH4)2MoS4  + H2SO4(р)  = (NH4)2SO4 + MoS3↓ + H2S, 

MoS2 + 9NaСlО + 6NaОН = Na2MoO4 + 2Na2SO4 + 9NaСl + 3Н2О, 
2MoS2 + 9O2 + 12NaOH = 2Na2MoO4 + 4Na2SO4 + 6Н2О, 

MеS3  + (NH4)2S = (NH4)2MеS4 тиосоли,
MoS3+ 2Na2СO3(т) = Na2MoO2S2  + Na2S + 2СO2. 

●Галогениды  и оксогалогениды молибдена и вольфрама 
MoCl4 – коричневый хлорид, легковозгоняющийся в виде жел-

тых паров.WCl4 – темно-коричневый нелетучий хлорид. MеCl4 – силь-
но гигроскопичны и разлагаются водой. 

MеCl5 – сильно гигроскопичные, зелено-черные или темно-
бурые игольчатые кристаллы. 

●Получение: 
2Mo + 5Cl2 = 2MoCl5    (t),   MoO2  + 2Cl2  =  MoCl4 +  O2  (t), 

3СCl4 + 2MoO3  = 2MoCl5  + 3СО2+ Cl2 (250° С), 
WCl6 + H2  = WCl4  + 2HCl  (t),    2WCl6 + H2  = 2WCl5  + 2HCl (t), 

3WCl6 + 2Al  =  3WCl4  + 2AlCl3    (250–470° С), 
3WCl4  =  WCl2 + 2WCl5     (500° С, ММД), 

Н2МоO4  + 2HCl(к)  = МоО2Сl2 дихлорид молибденила+ 2H2O, 
WO3  + 2HCl(г)  = WО2Сl2 дихлорид вольфрамила+ 2H2O, 

МоBr3+ 3HF=   MоF3  + 3HBr. 
●Свойства: 

MoCl5   = MoCl3  + Cl2    (350 oC),    3WГ4 = WГ2 + 2WГ5    (500 oC), 
MеCl5  + H2O = MеOCl3 + 2HCl(растворяется бурно, Me = Mo,W), 
3МоОСl3 ↔ МоОСl4+ МоО2Сl2 дихлорид молибденила + МоСl3 (250° С), 

MoCl5 + НNO3(к) + 2H2O = MoO3  + NO2 + 5HCl  (Me = Mo,W), 
MoCl5+5NaOH(p)= MoO(OH)3↓+ 5NaCl+ H2O (Me = Mo,W), 

2MoCl5 + O2 = 2MoОCl4 тетрахлорид оксомолибдена + Cl2  (200 oC,  Me = Mo,W), 
2МоС15+ 2O2 =2МоО2С12+ 3Cl2, 

2MoCl5 + 5H2  = 2Mo  + 10HCl (900 oC, Me = Mo,W), 
МоС15 + Н2= МоСІ3 + 2НС1,  при 250°, 

3MoCl5 + 5Al + 18CO = 3[Mo(CO)6] + 5AlCl3  (100 oC, Me = Mo,W), 
MеF6  + H2O = MеOF4 тетрафторид оксометалла+ 2HF  (Me = Mo,W), 

MеOF4 + H2O = MеO2F2 + 2HF  (Me = Mo,W), 
MеO2F2 + 2H2O = MeO3

.H2O + 2HF  (Me = Mo,W), 
MоF6(ж) + 3H2O  =  MоO3  + 6HF,MoF6 + 4Н2О = Н2МоО4 + 6HF, 

MоF6 + 8NaOH(p)  = Na2MoO4 + 6NaF + 4H2O, 
2WCl6 фиолет.кр. + 3H2O = WOCl4 + WO2Cl2дихлорид диоксовольфрама+ 6HCl (t), 

WCl6 + 2Al + 6CO = [W(CO)6] + 2AlCl3     (в эфире), 
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MеCl2  + 4H2O  =  H2WO4   +  2H2   + 2HCl, 
2МоС15  + 12HF = 2MoF6  + 10НС1 + Н2, 

4MoF3 + 6Н2О + 3O2 = 4МоО3 + 12HF, 
3МоС15+ 2Мо  =  5МоС13. 

●Оксиды молибдена и вольфрама (VI) 
MoO3 – слабо парамагнитные белые и блестящие как снег (жел-

теющие при нагревании) орторомбические кристаллы слоистой струк-
туры; tпл=795 °С; tкип=1255 °С; выше 800 °С возгоняется. WO3 – желто-
зеленый кристалл. ЭО3 – кислотные оксиды, мало растворимы в воде, 
растворяются в щелочах, являются окислителями. В твердом состоя-
нии безводный МоО3 состоит из слоев искаженных октаэдров МоО6 в 
ромбической форме кристаллов: 

 
 

     _Mo6+      __O2− 
 
●Получение: 

2Mе + 3O2 = 2MеO3    (600° С);H2MеO4 = MеO3 + H2O  (150–450° С), 
2MеS2 + 7O2 = 2MеO3 + 4SO2↑ (600° С), 

(NH4)6[Mo7O24] = 7MoO3 + 6NH3↑+ 3H2O, 
(NH4)2MoO4 = MoO3+2NH3↑+ H2O, 

2(NH4)6[Mo7O24] + 9O2  = 14MoO3 + 6N2↑+ 24H2O  (600° С), 
(NH4)10[H2W12O42].10H2O = 12 WO3 + 10 NH3↑+ 16H2O  (600–800° С), 
(NH4)2MoO4 + 2НNO3(к) = MoO3 + 2NH4NO3  + H2O (выпаривание кислотой), 
MeO3

.H2O + НNO3(дымящ)= MoO3  + НNO3(разб)+ H2O (выпаривание кислотой), 
MoS2 + 18НNO3(к) = MoO3 + 2H2SO4 + 18NO2 + 7H2O, 

Мо + 2HNO3(30 %) = MoO3   + 2NO↑ + H2O  (t). 
●Свойства: 

MeO3 
. 2H2O  =  MeO3 

. H2O  + H2O (100° С), 
MeO3 

. H2O  = MeO3+ H2O  (150–450° С);     MeO3 + H2O  ≠ (Me = Mo,W), 
MeO3 + 4HCl(к) = H2[MeCl4O2] + H2O    (Me =Mo, W), 

MeO3 + 2HCl(к) = MeO2Cl2 + H2O    (Me =Mo, W), 
2MeO3 + 12HF(к) = H2 [MeF4O2] + H2 [MeF8] + 4H2O   (Me =Mo,W), 
MeO3 + 2NaOH(распл) = Na2MeO4 + H2O   (500–600 oC, Me =Mo,W), 

2MoO3 + 2NaOH(р)  = Na2[Mo2O7]٭ + H2O,  
3MoO3 + 2NaOH(р)  = Na2[Mo3O10]٭ + H2O ,      
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6MoO3 + 6NaOH(р)  = Na6[Mo6O21]3 + ٭H2O,٭изополимолибдаты. 
MeO3 + 2NH3

.H2O(kонц, теплый)  = (NH4)2MeO4  + H2O   (Me =Mo,W), 
12WO3 + H3PO4 (кип., конц.) = H3[PW12O40] смешанный ангидрид, 

MeO3 + 3H2  = Me  + 3H2O   (1000 oC, Me =Mo,W), 
MeO3 + H2  = MeO2  + H2O  (450–600 oC, Me =  Mo,W), 

2MeO3 + 7S = 2MeS2 + 3SO2  (t);   MоO3 + Mо  = 3MоO2     (t), 
2MeO3 + 2Cl2  =  2MeO2Cl2 + O2    (500–700 oC, Me =  Mo,W), 

2MeO3 + 4NaCl+ O2 = 2Na2MeO4 + 2Cl2  (500–700 oC, Me =  Mo,W), 
2MeO3 + 2Cl2  =  2MeO2Cl2 + O2,

∑2MeO3 + 2NaCl= Na2MeO4 + MeO2Cl2. 
MeO3 + 2NaCl= MeO2Cl2  +  Na2O, 

MeO3 + Na2O = Na2MeO4. 
∑2MeO3 + 2NaCl= Na2MeO4 + MeO2Cl2,
2MоO3 + Na2CO3 = Na2Mo2O7 + CO2  (t), 

MeO3
.H2O  + НNO3(дымящая) = MeO3  + НNO3  + H2O. 

При восстановлении оксида вольфрама водородом в момент вы-
деления образуются гидратированные оксиды со смешанной степенью 
окисления – «вольфрамовые сини» WO3-n(OH)n, n = 0,5–0,1: 

WO3 + Zn + HCl = [W10O25(OH) + W3O8(OH)] ("синь"), W2O5(OH) (коричн.).
●Кислоты Н2ЭO4: 
Н2ЭO4 – тетраоксомолибдат (вольфрамат) (VI) водорода – сла-

бые кислоты; белый и желтый порошки, не растворимые в воде и ки-
слотах. H2MoO4 – бесцветный мелкокристаллический порошок; амфо-
терное соединение; молибденовая кислота; H2Mo2O7 – белое кристал-
лическое вещество; изополикислота Н2[Мо4О13] – сильная, сущест-
вующая в водных растворах. MоO3

.Mо2O5
.nH2O – молибденовая синь; 

Н2WO4
.H2O – белый гидрат; Н2МоO4

.H2O – желтый гидрат. В ряду 
Н2CrO4> Н2MoO4>Н2WO4 кислотные свойства ослабевают. 

●Получение и свойства: 
Молибден из остатков от выщелачивания извлекают одним из 

трех методов: 1) спеканием остатков (отвалов) с содой и последующим 
выщелачиванием спеков водой; 2) выщелачиванием растворами соды в 
автоклавах; 3) обработкой отвалов кислотами. В первых двух способах 
молибден переходит в раствор в виде Na2MoО4: 

СаМоО4 + Na2CO3 = Na2MoO4 + СаСО3, 
2МоО2 + О2 + 2NaСО3 = 2Na2MoO4 + 2CO2,

2MoS2 + 6Na2CO3 + 9О2 = 2Na2MoO4 + 4Na2SO4 + 6 CO2. 
Из раствора Na2MoO4 молибден осаждается в составе молибда-

тов кальция или железа (после удаления избытка карбонат-ионов час-
тичной нейтрализацией кислотой): 

NaMoO4 + СаС12 = СаМоО4↓ + 2NaCl, 
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3Na2MoO4 + 2FeCl3 = Fe2O3∙3MоО3 + 6NaCl, 
Fe2O3∙3MоО3 + 6NH4OH = 3(NH4)3MoO4+ 2Fe (OH)3, 

СаМоO4 + 2HNO3 = Н2МоО4 + Ca(NO3)2,
MоS2 + 14HNO3 = Н2МоО4  + 2Н2SО4 + 12NO2 + 2NO + 4H2O, 

Na2ЭO4 + 2H2O  ↔  Н2ЭO4 коллоидная+ 2NaОH  (Э = Mo, W, при рН<7): 
Na2ЭO4 + 2HГ(р)  + 2H2O  =  Н2ЭO4 

.2H2O↓+ 2NaГ  (Г =  Сl, Br, I), 
Na2ЭO4 + 2HCl(р)  = Н2ЭO4↓ + 2NaСl, 

Na2WO4 + 2HCl(р)  = Н2WO4
.H2O↓белый объемистый + 2NaСl, 

3Н2WO4 + 2HCl(к) + SnCl2(р)= (WO2)2WO4 синий р-р+ SnCl4  + 4H2O, 
Н2МоO4  + HCl(р)  → растворяется, коллоидообразование, 

Н2МоO4  + 2HCl(к)  = МоО2Сl2 дихлорид молибденила+ 2H2O; Н2WO4 + HCl(к)  ≠, 
Н2МоO4  +  Na2CO3  = Na2МоO4  + CO2↑ + H2O,

Н2МоO4  +  2КОН =  К2МоO4 + 2H2O;    Н2ЭO4   = ЭO3 + H2O   (t), 
Н2МоO4  + CaO  = CaМоO4   + H2O. 

●Молибдаты (тетраоксомолибдаты (VI)) и вольфраматы  
(тетраоксовольфраматы (VI)) 

4FeWO4(распл) + 4Na2CO3(распл) + O2 = 2Fe2O3 + 4Na2WO4 + 4CO2↑,
Me2ЭO4 + 2НNO3(к)  = ЭO3

.H2O↓+ 2КNO3  (Me = ЩМ, Э = Mo,W), 
(NH4)2ЭO4  = 2NH3 + ЭO3 + H2O  (O2, длительное нагревание, Э = Mo,W), 

3(NH4)2ЭO4  = 4NH3 + 3ЭO2 + 6H2O + N2    (t, Э = Mo,W), 
K2MoO4(р) + 4H2S(г) = MoS3↓+ K2S  + 4H2O, 

Me2ЭO4(р)+ 4H2S(г) = Me2[ЭS4]↓красный + 4H2O  (Э = Mo, W, Me = ЩМ): 
Na2WO4(k)+ 4(NH4)2S(р) + 4H2O = Na2[WS4]↓тиовольфрамат + 8NH3

. H2O, 
(NH4)2ЭS4  + 2HCl = 2NH4Cl + ЭS3↓  + H2S↑     (Э = Mo, W), 

Me2[ЭS4] + 2HCl = 2MeCl + ЭS3↓  + H2S↑    (Э = Mo, W), 
ЭS3(т) + (NH4)2S(р) = (NH4)2ЭS4    (Э = Mo, W), 

ЭS3(т)  = ЭS2  +  S    (t, Э = Mo, W), 
5K2MoO4(р)+ 10HCl + H2S  = ⃰Mo5O14↓синь

 ,10KCl + S↓ + 6H2O+ ٭
5K2MoO4(р)+  SO2 + 4H2SO4(р)  = 5K2SO4 + Mo5O14↓синь+ 4H2O   (t), 

5(NH4)6Mo7O24+7SnCl2+44HCl=7Mo5O14↓+7(NH4)2[SnCl6]+16NH4Cl+22H2O 
5K2MoO4(р) + Zn + 6H2SO4(р) = Mo5O14↓(синь)+ ZnSO4  + 5K2SO4 + 6H2O, 
2(NH4)2MoO4(р) + Zn + 6HCl(р) = Mo2O5↓(синь) + ZnCl2  + 4NH4Cl + 3H2O, 
10K2MoO4(р) + N2H4 + 10H2SO4(р) = 2Mo5O14↓ + N2 + 10K2SO4 + 12H2O, 

7K2ЭO4(р)+8HCl(р)↔K6Э7O24+8KCl+12H2O  
(Э=Mo,W, конденсация и полимеризация), 

K6Э7O24(р)+ 20HCl(р)↔ 7ЭO2Cl2  + 6KCl + 10H2O  (Э = Mo, W), 
K6Э7O24(р) + 6HCl(р) + 4H2O  ↔ 7ЭO3

.H2O↓+ 6KCl(Э = Mo, W),
Na2MoO4 + 2HCl = H2MoO4↓+ 2NaCl, 

Na2WO4 + 2HCl + H2O = H2WO4
.H2O↓+ 2NaCl, 

Соответствующие кислоты в этом случае получаются в виде 
K2ЭO4(р)  + 2HCl(р)  = K[Э(H2O)СlO3] + KCl(Э = Mo, W), 
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K2ЭO4(р)  + H2SO4(р) = K2[Э(SO4)O3] + H2O (Э = Mo, W), 
7MoO4

2-    +  8H+   = Mo7O24
6- + 4H2O, 

⃰ Mo5O14 – молибденовая синь: Mo5O14→Mo2O5
.3MoO3, W5O14 – 

вольфрамовая синь, 
W5O14  → W 2O5

.3WO3. 
(NH4)2WO4 устойчив только в аммиачном растворе: 

12(NH4)2WO4 + 14HCl(оч.разб.) = (NH4)10H2W12O42↓белый + 14NH4Cl + 6H2O, 
12(NH4)2WO4 = 5(NH4)2O∙12WO3∙5H2O + 14NH3 + 2H2O, 
(NH4)10H2W12O42 = 10NH3 + 12WO3 + 6H2O (400–500°).  

●Качественные реакции ионов молибдена: 
7H3PO4 + 12(NH4)6Mo7O24 + 51HNO3 = 

7(NH4)4[P(Mo12O40)].nH2O↓+51HNO3 + (36 –7n)H2O, 
1)7H3PO4 + 12(NH4)6Mo7O24 + 51HNO3 =  

=7(NH4)3H4[P(Mo2O7)6]↓желтый+ 51NH4NO3  + 22H2O, 
H3PO4 + 12(NH4)2MoO4 + 21HNO3 =  

=(NH4)3H4[P(Mo2O7)6]↓желтый+ 21NH4NO3 + 10H2O, 
Na2HPO4 + 12(NH4)2MoO4 + 23HNO3 =  

=(NH4)3H4[P(Mo2O7)6]↓желтый +21NH4NO3 + 2NаNO3 + 10H2O, 
Na3PO4 + 12(NH4)2MoO4 + 24HNO3 =  

=(NH4)3[P(Mo12O40)]↓желтый +21NH4NO3 + 3NаNO3 + 12H2O, 
(NH4)6Mo7O24 + 28(NH4)2S(р) + 24H2O = 7(NH4)2MoS4 тиомолибдат+ 

48NH3
.H2O, + (NH4)3H4[P(Mo2O7)6]↓фосфоромолибдат аммония, 

2) 2(NH4)2MoO4(р) + Zn + 6HCl(р) = Mo2O5↓(синь) + ZnCl2  + 4NH4Cl + 3H2O, 
Mo2O5 cиний+ 10KSCN+ 3H2SO4= 2К2[MoO(SCN)5]красный р-р+ 3К2SO4+ 3H2O, 

3) K2MoO4(р)  +  3H2S + 2HCl(р)  =  MoS2↓бурый+ 2KCl + S + 4H2O, 
2MoS2 + 4(NH4)2S(р)  + О2 =  2(NH4)2MoS4↓красный + 4NH3 + 2H2O, 
4) (NH4)2MoO4(р) + 5H2S(г) + КОН= (NH4)2[MoS4]↓ + КНS + 5H2O, 

(NH4)2[MoS4]  + H2SO4(р) = (NH4)2SO4 + MoS3↓бурый+  H2S. 
●Качественные реакции ионов вольфрама: 

1) 3Н2WO4 + 2HCl(к) + SnCl2(р) = (WO2)2WO4 синий р-р + SnCl4  + 4H2O, или: 
3Н2WO4 + 2HCl(к) + SnCl2(р)= W2О5

.WO3 синий р-р + SnCl4  + 4H2O, 
2) 2К2WO4+16HCl(к)+10KSCN+ SnCl2(р) =2H2[WO(SCN)5]желто-зеленый+ 

SnCl4,+ 4KCl + 6H2O;  2H2[WO(SCN)5]+ 3H2O = W2О5↓синий + 10НSCN, 
3) (NH4)2WO4(р) + 5H2S(г) + КОН= (NH4)2[WS4]↓ + КНS + 5H2O, 

(NH4)2[WS4]  + H2SO4(р) = (NH4)2SO4 + WS3↓бурый+  H2S. 
●Изополимолибдаты (полимолибдаты) и изополивольфраматы 

Na2Mе2O7
. nH2O –  димолибдат, дивольфрамат, 

Na2Mе3O10
. nH2O – тримолибдат, тривольфрамат, 

Na2Mе4O13
. nH2O – тетрамолибдат, тетравольфрамат, 

Na2Mе6O19
. nH2O – гексамолибдат, гексавольфрамат, 

Na2Mе7O22 
. nH2O –  гептамолибдат, гептавольфрамат, 
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Na2Mе8O25 
. nH2O –  октамолибдат, октавольфрамат, 

(NH4)10Н2W12O42
.nH2O – паравольфрамат,  

(NH4)6Mo7O24
.4H2O – парамолибдат, 

(NH4)6Н2W12O40
. nH2O – метавольфрамат, 

((NH4)6Mo7O24 + HNO3) – молибденовая жидкость, 
Реакция образования гетерополимолибдатов (вольфраматов): 

Н3PO4+12Nа2MеO4+ 21HNO3 = Nа3[P(Mе12O40)]↓желтый +21NаNO3 +12H2O. 
додекамолибденофосфат(Ш) натрия 

Гетерополимолибдаты (-вольфраматы) – окислители (МПКБ):
Nа3[P(Mе12O40)] + 4FeSO4+ 2H2SO4= 2Fe2(SO4)3 + Nа3[P(Mе12O38)] +2H2O, 

Nа3[P(Mе12O40)] + 2SnCl2+ 4HCl = 2SnCl4+ Nа3[P(Mе12O38)]синий + 2H2O, 
Nа3[P(Mе12O40)] + 2Nа2SO3 + 2H2SO4= 4NаНSO4 + Nа3[P(Mе12O38)]синий, 

Продукты могут быть окислены обратно: 
5Nа3[P(Mе12O38)] + 4KMnO4 + 6H2SO4 =4MnSO4 +2K2SO4

+5Nа3[P(Mе12O40)]+6H2O, 
Nа3[P(Mе12O38)] + 2Br2  + 2H2O = 4HBr+ Nа3[P(Mе12O40)], 

Nа3[P(Mе12O38)] + 2H2O2 =  Nа3[P(Mе12O40)] + 2H2O. 
●Получение парамолибдата аммония (NH4)6Mo7O24

.4H2O: 
При обработке огарка аммиаком протекают реакции: 

MoO2 + 2NH4OH = (NH4)2МоО3 +H2О, 
CuO + 4NH4OH = [Cu(NH3)4](OH)2 + 3H2O, 

CuMoO4 + 6NH4OH = [Cu (NH3)4] (OH)2 + (NH4)2MoO4 + 4H2О, 
ZnMoO4 + 6NH4OH = (NH4)2MoO4 + [Zn(NH3)4](OH)2 + 4H2O, 
NiMoO4 + 6NH4OH = (NH4)2MoO4 + [Ni(NH3)4](OH)2 + 4H2O, 

CaSО4 + (NH4)2MoO4= CaMoO4 + (NH4)2 SO4, 
СаМоО4 + (NH4)2 CO3 = (NH4)2 МоО4 + СаСО3,
7(NH4)2МоО4 = 3(NH4)2О•7МоО3∙4Н2О + 8NH3: 

4 (NH4)2MoO4 + 5H2O = (NH4)2О∙4MoO3∙2H2O + 6NH4OH, 
7[(NH4)2О ∙ 4МоО3∙2H2O] + 10NH4OH = 4[3 (NH4)2О∙7МоО3∙4Н2О]+3Н2О. 

●Оксидные вольфрамовые и молибденовые бронзы 
Характерны металлический блеск и специфическая окраска: 

MxWO3, MxMoO3, М = щелочной металл, х<1, W+n, n≥5. Окраска меня-
ется от голубого (при 0,3<х<0,45) через фиолетовый (0,45<х<0,6) до 
красного и золотисто-жёлтого (0,6<х<0,9). 

●Получение: 
2Na6H2W12O40 + 6H2 = 24Na0,5WO3 + 8H2O, 600 °С, 

Na2W3O10  +  Н2  =  3Na0,67WO3   +  Н2О,  600 °С, 
WO3 + Na = NaWO3,  600 °С. 

В MxWO3 и MxMoO3 происходит последовательное заполнение 
пустот в структуре WO3 катионами металла. Невысокая стабильность 
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молибденовых бронз по сравнению с вольфрамовыми может быть свя-
зана с большей склонностью Мо (VI) к диспропорционированию. 

С дитионитом или боргидридом натрия в этиловом спирте: 
2MoO3 + xNa2S2O4 + 2nH2O=2Nax(H2O)nMoO3 +2xSO2. 

По Страуманис: 
3xNa2WО4 + (6–4x)WО3 +xW = 6NaxWО3, t. 

При х =1 уравнение реакции принимает вид: 
3Na2WО4 + 2WО3 +W = 6NaWО3, t. 

Эту реакцию можно реализовать при низких температурах в 
низкоплавких эвтектических солевых кислых расплавах. 

 
 
3.25. Химия марганца 

Mn – серебристо-белый твердый и хрупкий металл; tпл =1245 oС; 
природные минералы: MnO2

.nH2O – пиролюзит; Mn3O4 – гаусманит; 
электронная формула: 1s22s2p63s2p6d54s2; электронно-графическая фор-
мула: 

 
За счет семи валентных электронов проявляет максимальную 

степень окисления (+7), валентность (VII) – за счет семи валентных 
орбиталей; проявляемые степени окисления: 0,+2,+3,+4,+6,+7; марга-
нец – активный металл, в ряду напряжений он находится между алю-
минием и цинком; на воздухе покрывается тонкой оксидной пленкой, 
предохраняющей его от дальнейшего окисления даже при нагревании. 

 
Свойства элементов подгруппы марганца 

Атом
ный 
но-
мер 

На-
зва-
ние 

Электр. 
конф. 

r, 
г/см3 

t°пл, 
°C 

t°кип., 
°C ЭО 

Атом. 
радиус, 

нм 

Степень 
окисления 

25 Mn 3d54s2 7,45 1244 1962 1,6 0,131 +2,+3,+4, 
+5,+6,+7 

43 Tc 4d55s2 11,5 2172 4876 1,36 0,136 +2,+3,+4, 
+5,+6,+7 

75 Re 4f145d56s2 20,53 3180 5600 1,46 0,137 +3,+4,+5, 
+6,+7 

 
●Получение марганца 
●В промышленности: 

3MnO2(т)+  4Al(т)  = 2Al2O3 + 3Mn   (t), 
3Mn3O4(т)+  8Al(т)  = 4Al2O3 +  9Mn  (1100 oC), 
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MnO2(т)+ Fe2O3 + 5С(т)  = Mn  + 2Fe + 5CO, 
MnO2(т)+  Si(т)  = SiO2 + Mn  (t, силикатотермия), 

MnO2(т)+  2С(т)  = 2СO+ Mn  (t, прокаливание, К. Шееле), 
MnГ2 + 2Na =  Mn + 2NaГ,  MnГ2 + Mg =  Mn + MgГ2 (t , Г = F, Cl, Br, I), 

MnГ2 + H2 =  Mn + 2HГ. 
●В лаборатории: 

2MnSO4(р)+ 2H2O = 2Mn↓катод+ O2↑анод+ 2H2SO4 (электролиз раствора). 
● Свойства марганца:  

Mn(порошок) + 2H2O = Mn(OН)2  + H2↑(t1) или 
Mn(т) + 2H2O = MnO2  + 2H2↑(t2>t1); 3Mn(т) + 4H2O = Mn3O4  + 4H2↑(t), 

Mn(т)  + H2  ≠,  но H2  хорошо растворяется, 
2Mn(т)  + O2  = 2MnO  (200 oC), 

Mn(т)  + O2  = MnO2   (400 oC);  4Mn(т) + 3O2 = 2Mn2O3   (t<900 oC), 
3Mn(т) + 2O2 = Mn3O4    (t>900 oC), 

3Mn(т)  + N2(г)   = Mn3N2  (t> 1200 oC,  Mn5N2, Mn2N3), 
6Mn(т)  + P4(г) = 2Mn3P2    (t, MnP, MnP3, Mn2P, Mn3P), 

Mn(т)  + Г2(г)   =  MnГ2  (100–500 oC, Г = Cl, Br), 
Mn(т)  +F2(г)   =  MnF4 (t, MnF3, MnF2), 

3Mn(т)  +C(т) =  Mn3C   (t> 1200 oC, Mn5C2 , Mn2C7), 
Mn(т)  + Si=  MnSi   (t, Mn3Si), Mn+  S(расплав)  =  MnS  (t,  MnS2), 

3Mn(т)  + 2NH3(г)   = Mn3N2 + 3H2   (t), 
4Mn(т)  + CO= MnO +  Mn3C    (t);   Mn(т)  + CO2= MnO +  CO  (t), 

Mn(т)  + CO2 + H2 = MnO + Mn3C + H2O    (t), 
5Mn(т)  + Nb2O5 = 5MnO + 2Nb(t, также с оксидами других металлов), 

Mn + H2SO4(р)  = MnSO4  + H2↑;  Mn + 2HCl(р) = MnCl2 + H2↑, 
Mn(т) + HNO3(к,р), H2SO4(к) ≠ в холодных гастворах пассивируются:

Mn + H2SO4(к)  + H2SO4(к) = MnSO4 + SO2 + 2H2О     (t), 
4Mn + H2SO4(к) + 4H2SO4(к)  = 4MnSO4 + H2S↑ + 4H2О   (tt), 

Mn(т) + 2HNO3(к) + 2HNO3(к) = Mn(NO3)2  + 2NO2↑ + 2H2О  (t), 
3Mn(т) + 2HNO3(p)  + 6HNO3(p)  = 3Mn(NO3)2  + 2NO↑ + 4H2О     (t), 
4Mn(т) + HNO3(рр) + 9HNO3(рр) = 4Mn(NO3)2  + NH4NO3 + 3H2О   (t), 

6Mn(т) + 7KClO3(т) + 6KOH(т)   = 6KMnO4  + 7KCl + 3H2О (сплавление), 
Mn(т) + 3KNO3(т) + 2KOH(т)   = K2MnO4  + 3KNO2 + H2О (сплавление), 

Mn(т)  + MeOH(p)  ≠ ;  Mn(т)  + MeOH(pасплав)  ≠   (Me = ЩМ), 
Mn(т)  + FeS(т) = MnSрасплав+  Feрасплав (t, удаление серы из железных сплавов), 

Mn(т)  + CuCl2(р)  =MnCl2  + Cu↓. 
●Оксиды марганца: 
MnO – основный оксид; не растворимые в воде серо-зеленые 

кристаллы; Mn2O3 – основный оксид, бурые (черные) кристаллы, не 
растворимые в воде; Mn3O4 – смешанно-валентный MnO*Mn2O3; MnO2 –  
амфотерный оксид, не растворимые в воде черные кристаллы; MnO3 – 
кислотный оксид не получен; Mn2O7 – кислотный оксид; растворимая в 
воде зелено-черная маслянистая жидкость.  
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●Оксид марганца (II) MnO 
●Получение: 

MnCO3(т) = MnO + СO2↑(t, в отсутствие кислорода), 
Mn(ОН)2(т)  = MnO + H2O↑ (t, в отсутствие кислорода), 

MnC2O4(т) = MnO + СO2↑+ СO↑ (t);  MnO2(т)  + H2(г)  = MnO + H2O↑(t), 
Mn3O4(т)  + H2(г)    = 3MnO + H2O↑    (t = 1200 оС). 

●Свойства MnO: 
MnO(т) + 2HCl(р)  =  MnCl2  + 2H2O,   MnO(т) + H2SO4(р)  = MnSO4+ H2О, 
MnO(т) + H2(г) = Mn + H2O↑(t); MnO(т) + О2(г) = MnО2 + H2O↑ (250 оС). 
6MnO + 5KClO3(т)+ 6KOH(т)  =6KMnO4  + 5KCl + 3H2О (сплавление), 
MnO + 2KNO3(т) + 2KOH(т)   = K2MnO4  + 2KNO2 + H2О (сплавление), 

●Гидроксиды марганца: 
Mn(ОН)2 – среднее основание; не растворимое в воде вещество 

белого цвета; Mn(ОН)3 – слабое основание, не растворимое в воде ве-
щество темно-коричневого цвета; Mn(ОН)4 – амфотерный гидроксид 
бурого цвета; H2MnO4 – неустойчивая кислота зеленого цвета; HMnO4 – 
устойчивая в растворе сильная кислота малинового цвета. 

●Гидроксид марганца (II) Mn(ОН)2 
Основный неустойчивый гидроксид белого цвета, переходящего  

в светло-розовый; проявляет восстановительные свойства. 
●Получение Mn(ОН)2: 

MnSO4(р) + 2NaOH(р)   =  Mn(ОН)2↓+ Na2SO4, 
MnCl2(р) + 2NaOH(р)   =  Mn(ОН)2↓бело-розовый+ 2NaCl, далее: 

4Mn(ОН)2(т)  + O2(г)  = 4MnО(ОН)↓бурый + 2H2O, 
4MnО(ОН) (т) + O2  = 4MnO2↓бурый+ 2H2O. 

●Свойства Mn(ОН)2: 
Mn(ОН)2(т)  = MnO + H2O (t);   2Mn(ОН)2(т)  + O2(г)  = 2Н2MnO3, 

6Mn(ОН)2(т) + O2(г) = 2Mn2MnO4 + 6H2O     (рН>7)  или 
6Mn(ОН)2(свежеосажденный) + O2(г) = 2Mn3O4 + 6H2O  (t, в токе воздуха), 

2Mn(ОН)2(т) + O2 + 2H2O = 2Mn(ОН)4↓корич. (на воздухе), 
2Mn(OH)2 + O2 + 2H2O = 2[MnO2•2H2O], 

Mn(ОН)2(т)  + 2NH4Cl(р)  = MnCl2   + 2NH3 +2H2O, 
Mn(ОН)2(т)  + NaOH(р)   ≠  в оу, 

Mn(ОН)2(т)  + 4КOH(кк)  = K4[Mn(OH)6](tt) или: 
Mn(ОН)2(т)  + 2NaOH(кк)  = 2NaOH.Mn(ОН)2 красные кристаллы  (t), 

2Mn(ОН)2(т) + Н4MnO4 = Mn3O4  + 4H2O, 
Mn(ОН)2(т)  + Br2(р) + 2NaOH(р)   = MnO2  + 2NaBr  + 2H2O, 

2Mn(OH)2 + 5Br2 + 12NaOH  = 2NaMnO4 + 10NaBr + 8H2O (CuSO4), 
2Mn(OH)2 + 5PbO2 + 10HNO3 = 2HMnO4 + 5Pb(NO3)2 + 6H2O, 

2Mn(OH)2 + 5NaBiO3 + 20HNO3 =2HMnO4 + 5NaNO3 + 5Bi(NO3)3 + 11H2O. 
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●Соли марганца (II) образуют прочные аквакомплексы: 
 Mn2+ + 6H2O → [Mn(H2O)6]2+,   MnCl2 + 6H2O → [Mn(H2O)6]Cl2; в 

окислительно-восстановительных реакциях, протекающих в растворах; 
являются восстановителями. Большинство солей двухвалентного мар-
ганца хорошо растворимы в воде и подвергаются гидролизу по катиону. 
К труднорастворимым солям относятся средние соли – сульфид, фосфат 
и карбонат.В кристаллическом состоянии соли марганца (II) имеют сла-
бо розовую окраску, в водных растворах – практически бесцветны. 

Кислотные свойства: 
MnCl2(p)   + 2KOH(p) = Mn(ОН)2↓розовый+ 2KCl, 

MnSO4(p)  + 2KOH(р) = Mn(ОН)2↓+ K2SO4, 
Mn(NO3)2(p) + 2KOH(р) = Mn(ОН)2↓+ 2KNO3, 

MnCO3  = MnO+ СO2↑ (t>100 oC), 
2MnCl2(p)  + 3Na2CO3(p)  + 2H2O = MnCO3

.Mn(ОН)2↓+ 2NaHCO3 + 4NaCl, 
MnCl2(p) + (NH4)2S(p) избыток  =  MnS↓зеленый  +  2NH4Cl, 

MnCl2(p) + (NH4)2S(p) + хH2O = MnS.хH2O↓телесный  + 2NH4Cl, 
MnS + O2 + 2H2O = Mn(OH)4↓ + S↓, 

MnCl2(p)+ 2NaHCO3(p) = MnCO3↓+ 2NaCl + СO2 ↑+ H2O, 
2MnCl2(p)  + 3Na2CO3(p)  + 2H2O = MnCO3

.Mn(ОН)2↓+ 2NaHCO3 + 4NaCl. 
Восстановительные свойства: 

MnCl2 + O3 + 3H2O = Mn(ОН)4↓+ 2HCl + O2↑ (реакция на озон), 
Mn(ОН)4   = MnO2↓черный+ 2Н2О,

Mn(NO3)2  =  MnO2 + 2NO2, t,   2MnF3(р)  + H2S(г)  = S↓ + 2MnF2 + 2HF, 
2MnF2(т) + F2(г) = 2MnF3 красный (t>250 oC), 

2MnF3(т)  = 2Mn + 3F2↑ (t>600 oC), 
2MnF3(т) + 2H2O = MnO2↓+ MnF2 + 4HF, 

3MnSO4(p) + 2KMnO4(p)  + 8H2SO4(р)  = 5Mn(SO4)2↓черный+ K2SO4 + 8H2O, 
3MnSO4 (p) + 2KMnO4(p)  + 9H2SO4(р)  =  5Mn(SO4)2↓ +  2KНSO4 + 8H2O, 

3Mn(NO3)2 + 2KMnO4 + 2H2O → 5MnO2 + 4HNO3 + 2KNO3,
2Mn(NO3)2(p) + 5PbO2 + 6HNO3  = 2HMnO4(р.малин) + 5Pb(NO3)2  + 2H2O, t (1), 

2MnSO4(p) + 5PbO2 + 6HNO3  = 2HMnO4 + 2PbSO4  + 3Pb(NO3)2  + 2H2O, 
2MnSO4(p) + 5PbO2 + 3H2SO4(р) = 2HMnO4(р.малиновый) + 5PbSO4  + 2H2O, (2), 
3MnSO4(p) + 2KClO3+ 12KOH(р) = 3K2MnO4(зеленый) + 3K2SO4  +2KCl + 2H2O, 

2MnSO4(p) +5(NH4)2S2O8 + 8H2O = 2HMnO4+7H2SO4 + 5(NH4)2SO4 (Ag+) (3), 
2Mn(NO3)2(p) +5KBiO3+16HNO3(p)=2HMnO4+5Bi(NO3)3+5KNO3 + 7H2O (4), 

MnSO4(p) +H2O2(к) +2NaOH(p)   = MnO(OH)2↓бурый+Na2SO4+H2O, 
MnSO4(p) +H2O2(к) +2NaOH(p)   = MnO2↓бурый+Na2SO4+  2H2O, или: 
MnSO4(p) +H2O2(к) +2NaOH(p)   = Mn(OН)4↓бурый+Na2SO4+  2H2O, 

Mn(ОН)4   = MnO2↓черный+ 2Н2О, 
MnSO4 + 2H2SO4(к)   =  Mn(SO4)2 +  SO2   + 2Н2О, 

Mn(NO3)2 + 4HNO3(к)=Mn(NO3)4 +  2NO2   + 2Н2О. 
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Окислительные свойства: 
Известны соединения марганца с нулевой степенью окисления –  

карбонилы Mn2(CO)10, образованные за счёт донорно-акцепторных 
связей. Как и СО, карбонилы чрезвычайно токсичны. 

2MnCl2(p)+10CO = [Mn2(CO)10] + 2Cl2↑, 
2MnI2(p) +10CO = [Mn2(CO)10]+ 2I2. 

Соли марганца (II) образуют комплексы: 
4KCN + Mn(CN)2 = K4[Mn(CN)6] гексоцианоманганат калия, 
4KF + MnF2 = K4[MnF6], 2KCl + MnCl2 = K2[MnCl4]. 

●Реакция катиона Mn2+: 
MnCl2(p)  + 2KOH(p) = Mn(ОН)2↓+ 2KCl (белый, переходящий в 

телесный). 
Далее окисляется:  2Mn(ОН)2(т)  + O2  = 2Н2MnO3       или 
4Mn(ОН)2(т)  + O2  = 4MnО(ОН)↓бурый + 2H2O. 
●Соединения марганца (III) 
Соли трёхвалентного марганца малоустойчивы, окрашены в 

тёмный цвет и склонны к образованию комплексных солей (ацидоком-
плексов). В кислом растворе они легко восстанавливаются до солей 
марганца (II). В нейтральном растворе простые соли легко гидролизу-
ются с образованием малоустойчивого гидроксида Mn(III) (Mn2O3

.Н2О  
или MnО(OH) – минерал манганит), который быстро переходит на 
воздухе в гидроксид марганца (IV).  Оксид марганца (III) при 940 оС на 
воздухе образует смешанный оксид Mn3O4  устойчивого состава, что 
используется в весовом анализе. 

●Черный основный оксид Mn2O3  (триоксид димарганца) и 
метагидроксид MnО(ОН) 

Mn2O3 – амфотерный оксид с преобладанием основных свойств. 
Mn2O3 – природный минерал – браунит→ Mn+2OOMn+4O.Mn(OH)3 – амфо-
терный гидроксид с преобладанием основных свойств: Mn(OH)3 ↔ HMnO2. 

●Получение Mn2O3: 
4MnO(т)   +  O2 = 2Mn2O3  (Mn+2OOMn+4O, прокаливание), 

4MnO2(т)   = 2Mn2O3   + O2  (Mn+3
2O3, 700 оС, длительное прокаливание), 

MnCl3(т)неустойчив + 2H2O = 3HCl + MnО(ОН)↓ необратимый протолиз, 
2MnSO4  + H2O2 + 4NH3+ 2H2O = 2MnО(ОН) + 2( NH4)2SO4,

4Mn3O4 + O2 =  6Mn2O3 (500 оС),  2MnO2 + H2(г) = Mn2O3 +H2O (t). 
●Свойства Mn2O3  и MnО(ОН): 

Амфотерные вещества: 
Mn2O3 + 6HF = 2MnF3 + 3H2O,  Mn2O3 + NaOH = 2NaMnO2 + H2O (t), 

Mn2O3(т) + H2(г) = MnO + H2O   (t>300 оС), 
6Mn2O3(т) = 4Mn3O4 + O2   (t>1000 оС), 

Mn2O3(т) + H2SO4(р)  =  MnO2  + MnSO4  + H2O, 
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Mn2O3(т) + 3H2SO4(76 % р)  =  Mn2(SO4)3↓зеленый+ 3H2O, 
Mn2O3(т) + 4H2SO4(70 % р)  =  Mn2(SO4)3

.H2SO4
.3H2O↓коричневый, 

Mn2O3(т) + 2HNO3(р)  = Mn(NO3)2 + MnO2  + H2O, ВМД, 
2Mn2O3(т) + 8HNO3(к)  = 4Mn(NO3)2 + O2  + 4H2O,

Mn2O3(т) + 6HГ(р)  = 2MnГ2 + Г2  + 3H2O  (Г = Сl, Br, I), 
2MnО(ОН) (т) = Mn2O3  + H2O, 

2MnО(ОН) (т) + 2HNO3(р)  = Mn(NO3)2 + MnO2  + 2H2O, ММД,
2MnО(ОН) (т) + H2SO4(р) = MnO2 + MnSO4  + 2H2OММД, 

4MnО(ОН) (т) + 4H2SO4(к) = O2 + 4MnSO4  + 6H2O, 
Mn2O3(т) + ZnO  =  Zn[Mn2O4],    Mn2O3(т) + La2O3  =  2La[MnO3]. 

●Оксид марганца (IV) MnO2 обладает слабо выраженной  ам-
фотерностью; темно-бурый порошок; проявляет окислительно-
восстановительные свойства; сильный окислитель. 

●Получение MnO2: 
2KMnO4(р) + 3MnSO4(р)  + 2H2O = 5MnO2 + K2SO4 + 2H2SO4,

Mn(NO3)2  = MnO2 + 2NO2  (t);  Mn(ОН)4 =  MnO2 + H2O, 
Mn(SO4)2  + 2H2O =  MnO2 + 2H2SO4,  необратимый гидролиз, 

MnCl4  + 2H2O =  MnO2 + 4HCl,  необратимый гидролиз, 
MnCl2 + O3  + 3H2O = Mn(ОН)4↓+ 2HCl + O2  (реакция на озон), 

MnCl4  + 2H2O = MnO2 + 4HCl (необратимый гидролиз), 
3MnСO3(т)   + KClO3(т)  = 3MnO2 + KCl + 3СO2 (t, сплавление), 

2MnCl3(т)  + 2H2O(рН<7)  = MnО2↓+ MnCl2  + 4HCl,  МКД, 
2MnF3(т)  + 2H2O(рН> или =7) = MnО2↓+ MnF2 + 4HF(необратимый протолиз), 

MnF4(т)  + 2H2O = MnО2↓+  4HF (необратимый протолиз), 
Mn(SO4)2(т)  + 2H2O = MnО2↓+  2H2SO4 (необратимый протолиз). 

●Свойства MnO2 
Кислотно-основные свойства: 
MnO2(т)  + NaOH(р)  ≠ ;  MnO2(т)   +  кислоты разбавленные≠, 
MnO2(т)   + 4NaOH(плав)  = Na4MnO4  + 2H2O (сплавление), 

MnO2(т) + CaO(т) = CaMnO3  (сплавление), 
MnO2(т)  + 2NaOH(плав)  = Na2MnO3  + H2O  (сплавление),

MnO2(т)   + 2CaO(т)   = Ca2MnO4     (сплавление). 
Окислительные свойства: 

MnO2(т) + 4HCl(15-20%) = Cl2  + MnCl2  + 2H2O    (t), 
1)  MnO2(т)   +   4HCl(к) =  MnCl4 +2H2O, нейтрализация, 

2)  MnCl4  =  Cl2    + MnCl2    (ВМ ОВР), 
2MnO2(т) изб + 8HCl(36%) = Cl2  + 2MnCl3 темно-зеленый+ 4H2O   (t), 

2MnCl3+ 2H2O↔ MnCl2 + MnO2 + 4HCl, 
MnO2(т) + 2H2SO4(к) кипячение= MnSO4 + O2 + 2H2O + SO2 (t, ВМОВР), 
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1) MnO2 + 2H2SO4  = Mn(SO4)2 + 2H2O, 
2) Mn(SO4)2  = MnSO4 + SO2  +  O2        (t), 

2MnO2(т) + 2H2SO4(к)   = 2MnSO4   +  O2   + 2H2O    (t, ВМОВР), 
2MnO2(т)  + 4НNO3(к)   = 2Mn(NO3)2  + O2  + 2H2O  (t, ВМОВР), 

2MnO2(т) + 3O2 + 3H2S = MnSO4 + MnS2O3 + 3H2O, 
MnO2(т)  + H2  = MnO + H2O    (t);      MnO(т) + H2  = Mn + H2O  (t), 

2MnO2  + H2  = Mn2O3 + H2O  (t); 
MnO2(т)    + 2KI(p)  + 2H2SO4(р)  = MnSO4 + I2  + K2SO4 + 2H2O, 

MnO2(т)    + 2KBrp)  + 2H2SO4(р)  = MnSO4 + Br2  + K2SO4 + 2H2O, 
МnО2 + 2КI + 3СО2 + Н2О → I2 + МnСО3 + 2КНСО3, 

6МnО2 + 2NH3 → 3Мn2О3 + N2 + 3Н2О, 
MnO2(т)     + Н2O2(p)  + H2SO4(р)  = MnSO4 + O2 + 2H2O, 

MnO2(т)     + K2SO3(p)  + H2SO4(р)  = MnSO4 + K2SO4 + H2O, 
MnO2 + 2FeSO4 + 2H2SO4 = MnSO4 + Fe2(SO4)3 + 2H2O. 

Восстановительные свойства: 
3MnO2(т) + KClO3(т)+ 3К2СO3(т) = 3K2MnO4зеленый+ KCl + 3СO2(сплав), 

3MnO2(т)  + KNO3(т) + К2СO3(т)  = K2MnO4 + KNO2 + СO2    (сплавление),
3MnO2(т)  + KClO3(т) + 6KOH(т)  = 3K2MnO4 + KCl + 3H2O(сплавление), 
MnO2(т)   + KNO3(т)  + 2KOH(т)  = K2MnO4 + KNO2 + H2O(сплавление), 

2MnO2(т)  + O2 + 4KOH(pасплав) = 2K2MnO4 + 2H2O(t), 
2MnO2(т)  + O2 + 12NaOH(pасплав) = 4Na3MnO4 + 6H2O  (800 oC, сплавление), 

4МnО2 + 3О2 + 4КОН → 4КМnО4 + 2Н2О, 
Na3MnO4(p) + Na3MnO4(p) + 2H2O = Na2MnO4 + MnO2 + 4NaOH(t, МИД), 

2MnO2(т)    +  Br2  + 4KOH(p)    = K2MnO4 + 2KBr +2H2O, 
2MnO2(т)  +3PbO2  + 6НNO3(т) = 2НMnO4 + 3Pb(NO3)2 + 2H2O, 

MnO2(т)     + Na2O2(p)  = Na2MnO4. 
Окислительно-восстановительные свойства: 

2MnO2(т)    = 2MnO +  O2  (t), 
4MnO2(т)    = 2Mn2O3 +  O2  (700 оС,  длительное нагревание), 

6MnO2(т)    = 2Mn3O4 +  2O2  (t> 1000 оС,  длительное нагревание), 
2MnO2(т)   + 6KOH(k)  = K3MnO4  + K3[Mn(OH)6]   (t). 

●Каталитические свойства MnO2: 
2Н2O2(p)  = O2 + 2H2O (кат: MnO2),  2KClO3   = 2KCl + 3O2  (кат: MnO2). 

● Оксид марганца (VII) (гептаоксид димарганца) Mn2O7 
Кислотный оксид; марганцовый ангидрид; зеленоватая масля-

нистая жидкость; образует темно-зеленые кристаллы; структура моле-
кулярная 

●Получение Mn2O7: 
2KMnO4(т) +2H2SO4(к)холодный = Mn2O7 темно-зел.жидкость + 2КHSO4 + H2O или 

2KMnO4(р)  + H2SO4(к) холодный= Mn2O7(ж)+  K2SO4   + 2H2O. 
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●Свойства Mn2O7: 
2Mn2O7(ж)  = 4MnO2 + 3O2 ↑(55 0С, взрыв)или:Mn2O7(ж)  = 2MnO2 + O3, 

Mn2O7 (ж) = Mn2O3 + 2O2↑(95 0С, взрыв),Mn2O7(ж)+H2O = 2HMnO4, 
Mn2O7 (ж) + 2NH3 (г)   = N2↑ + 2MnO2↓+ 3H2O (t), 
Mn2O7 (ж) + H2S (г) = SO2↑ + 2MnO2↓+ H2O  (t), 
4Mn2O7 (ж) + 3Na2S(т)   = 3Na2SO4 + 8MnO2↓ (t), 

Mn2O7 (ж) + 3CO (г) = 3CO2↑ + 2MnO2↓(t), 
6Mn2O7 (ж) + 5C2H5OH + 12H2SO4(k) = 12MnSO4   + 10CO2↑ + 27H2O. 

● Марганцовая кислота НMnO4 (тетраоксоманганат (VII) водорода) 
Сильная кислота; раствор фиолетово-красный; существует толь-

ко в растворах; Н2MnO4, Н3MnO4  и Н2MnO3 – слабые кислоты. 
4HMnO4  = 4MnО2↓+ 3O2 + 2H2O   (t), 

2Mn(NO3)2  + 5PbO2 + 6HNO3  = 2HMnO4 + 5Pb(NO3)2  + 2H2O, 
2MnSO4   + 5PbO2 + 3H2SO4(р) = 2HMnO4 + 5PbSO4  + 2H2O, 

2MnSO4  + 5(NH4)2S2O8 + 8H2O = 2HMnO4 + 7H2SO4 + 5(NH4)2SO4 (кат: Ag
+

),
2Mn(NO3)2  + 5KBiO3+ 16HNO3  = 2HMnO4 + 5Bi(NO3)3  + 5KNO3  + 7H2O, 

4MnSO4  + 5XeF4 + 16H2O = 4HMnO4 + 20HF + 5Xe + 4H2SO4. 
●Получение и свойства перманганатов: 
Темно-малиновый разбавленный раствор; при больших концен-

трациях – фиолетовый раствор; темно-фиолетовые кристаллы. 
●Получение KMnO4  электролизом  раствора K2MnO4: 
анод:     MnO4

 2-   – 1ē  =MnO4
-             2 

катод:   2H2O+ 2ē  =H2↑+ 2ОН-        1 
Σ 2K2MnO4 + 2H2O = 2KMnO4 анод+ H2↑катод+ 2КОН (так получают сейчас), 

2K2MnO4(р) +O3(г)+ H2O= 2KMnO4 + 2КОН+O2↑(так получали раньше), 
2K2MnO4(р)  +Cl2(г) = 2KMnO4  + 2КСl (так получали раньше), 

2K2MnO4(k) + K2MnO4(k) + 2H2Oподкисл = 2KMnO4 + MnO2↓+ 4КОН, МИД, 
2K2MnO4(k) + K2MnO4(k) + 4HCl(р) = 2KMnO4 + MnO2↓+ 4KCl+ 2H2O, МИД, 
2K2MnO4(k)+ K2MnO4(k)+ 4СO2+ 2H2O = 2KMnO4+4КНСO3+ MnO2↓, МИД, 

4MnSO4(р) +10KBiO3(р) + 28HNO3(р)=  
=4КMnO4+ 8Bi(NO3)3 + Bi2(SO4)3 +4KNO3 +  K2SO4   + 14H2O. 

 ●Поведение ионов MnO4
-  в растворах: 

●В сильнокислых растворах: 
MnO4

- + 8Н+  + 5ē  = Mn2+   + 4H2O,  рН<7, φ = 1,53 В   (1). 
●В сильнощелочных растворах: 

MnO4
- +  1ē  =MnO4

 2-, рН>7,φ = 0,56 В (2). 
●В нейтральных, слабокислых или слабощелочных растворах 

(рН 6–8): 
MnO4

- + 2H2O+ 3ē  =MnO2↓+ 4ОН-,  рН ≥ 7,  φ = 0,62 В  (3), 
MnO4

- + 4Н+ + 3ē  =  MnO2↓+  2H2O,  рН ≤ 7,φ = 1,69В   (4). 
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Реакции (1) и (4) протекают в кислой среде, но как видно из зна-
чений окислительных потенциалов (φ), MnO4

-  более глубоко восста-
навливается по реакции (4). Это возможно в избытке MnO4

-  за счет 
реакции конмутации: 

2MnO4
-  + 3Mn2+   + 2H2O = 5MnO2↓+ 4Н+. 

●Водные растворы перманганатов неустойчивы, особенно под 
действием солнечных лучей: 

4KMnO4(р)  + 2H2O= 4MnO2↓+ 4КОН  + 3O2, в нейтральной среде, 
4MnO4

- + 4Н+  = 3O2  + 4MnO2↓+  2H2O, в слабокислой среде. 
●Свойства перманганатов: 

2KMnO4(т)  = K2MnO4  + MnO2↓+ O2 (250 оС, получение кислорода в лаб.), 
5KMnO4(т)  = K2MnO4  + K3MnO4 + 3MnO2↓+ 3O2 (умеренное нагревание), 

2KMnO4(р)  + H2SO4(к)  =  Mn2O7 + K2SO4   + H2O, 
4KMnO4(р)+ 4KOH(р) = 4K2MnO4  + O2 + 2H2O (t, очистка лаб. посуды), 

2KMnO4(р)  + 3H2SO4(р) + 5H2(г)  = 2MnSO4  + K2SO4   + 8H2O, 
2KMnO4(т)  + 16HCl(k) изб= 2KCl + 2MnCl2  + 5Cl2↑+ 8H2O. 

Но если по каплям добавлять HCl(k), то KMnO4 окажется в из-
бытке, поэтому за счет реакции конмутации выпадает МnО2: 

2KMnO4(р)  + 3MnCl2  + 2H2O  =  5МnО2↓темно-корич +2KCl + 4HCl. 
Поэтому можно записать реакцию: 

2KMnO4(изб)  + 8HCl(15–20 %)  = 2KCl + 2МnО2↓+ 3Cl2↑+ 4H2O, что и на-
блюдается в результате эксперимента. 

Но если использовать HCl(36 %) в 5–10-кратном объеме, то МnО2
растворяется, и образуется темно-зеленый раствор: 

KMnO4(изб)  + 8HCl(36 %)  = KCl + MnCl3 темно-зеленый+ 2Cl2↑+ 4H2O или: 
KMnO4(изб)  + 9HCl(36 %)  = KCl + Н[MnCl4]темно-зеленый+ 2Cl2↑+ 4H2O, 

MnCl3+ 8HCl = Н[MnCl4].
MnCl3 межмолекулярно диспропорционирует: 

2MnCl3+ 2H2O ↔ MnCl2 + MnO2 + 4HCl, 
KMnO4(т)  + 8HCl(k)  + 2KCl(k)   = K3[MnCl6] + 2Cl2↑+ 4H2O, 

2KMnO4(р) + 5H2S(г) + 3H2SO4(р) = 2MnSO4  + 5S↓ + K2SO4 + 8H2O, 
8КМnО4(р)  + 3H2S  = 3K2SO4 + 8МnО2 + 2КОН + 2Н2О, при рН>7, 

2KMnO4(р) + 5H2O2(р)  + 6СН3СООН(р)  = 2Mn(СН3СОО)2+ 2СН3СООK+ 
+5CO2↑ + 8H2O    (используют при отравлениях перманганатом), 
2KMnO4(р)+5К2SO3(р)+3H2SO4(р) = 2MnSO4+5K2SO4 + K2SO4+3H2O(рН<7), 

2KMnO4(р) + К2SO3(р)+ 2KOH(р)  =2K2MnO4зел.р.+ K2SO4 + H2O (рН>7), 
2KMnO4(р)+ 3К2SO3(р) + H2O = 2MnO2↓+ 3K2SO4  +  2KOH (рН = 7), 
2KMnO4(р) + 3MnSO4(р)  + 9H2SO4(к)  = 5 Mn(SO4)2 + 2KНSO4 + 8H2O, 

2KMnO4 + 10KI + 8H2SO4 = 2MnSO4 + 5I2 + 6K2SO4 + 8H2O, 
2KMnO4 + 6KI + 4H2O = 2MnO2↓ + 3I2+ 8KOH, 

6KMnO4 + KI + 6KOH = 6K2MnO4 + KIO3+ 3H2O, 
2KMnO4(р) + 3MnSO4(р)  + 2H2O = 5MnO2↓+ K2SO4  + 2H2SO4, или 
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2KMnO4(р) + 3MnSO4(р)  + 2H2O = 5MnO2↓+ 2KHSO4  + H2SO4,
1176KMnO4(р)+ 10[Cr(N2H4CO)6]4[Cr(CN)6]3(р)+1399H2SO4(р)=  

=660KNО3  +1176MnSO4 + 35K2Cr2O7  + 223K2SO4 + 420CO2↑ + 1879H2O, 
44KMnO4(р)+ 5[Co(NH3)4][Co(CO)4] (р)+ 66H2SO4(р)= 

=10CoSO4 + 20KNО3 +44MnSO4  + 12K2SO4 + 20CO2↑ + 96H2O, 
86KMnO4(р)+ 10[Pt(NH3)3Cl][Pt(NH3)2 Cl4](р) +129H2SO4(р)= 20Pt(SO4)2 + 

+86MnSO4 + 3K2SO4 + 50KNО3 + 30KCl + 20HCl + 194H2O, 
2KMnO4(р) + 5H2O2(р) + 3H2SO4(р)  = 5О2 + 2MnSO4 + K2SO4 + 8H2O, 

2KMnO4(р) + H2O2(р) + 2КОН(р)  = О2 + 2K2MnO4  +  2H2O. 
При отравлениях перманганатами в качестве антидота исполь-

зуют пероксид водорода в уксуснокислой среде: 
2KMnO4+5H2O2+6CH3COOH=2(CH3COO)2Mn+ 2CH3COOK+5O2↑+ 8H2O. 

2KMnO4(р) + 5SO2 + 2H2O = 2H2SO4 + 2MnSO4 + K2SO4, рН<7, 
2КМnО4 + 3SO2 + 4КОН = 3K2SO4 + 2МnО2 + 2Н2О, pH> 7, 

2KMnO4(р)+10FeSO4(р) + 8H2SO4(р)= 2MnSO4+ 5Fe2(SO4)3 + K2SO4 + 8H2O, 
2KMnO4(р) + 8H2C2O4 = 2MnC2O4 + 10CO2↑ + K2C2O4 + 8H2O. 

Внимание! Вещество, при помощи которого создается опреде-
ленная среда, не всегда входит в окончательное уравнение реакции. 
Приведем реакции, протекающие  в щелочной среде: 

2КМnО4 + 3SO2 + 4КОН = 3K2SO4 + 2МnО2 + 2Н2О   (1), 
2KMnO4  +  S   =  K2SO4 + 2MnO2        (2), 

8КМnО4 +3H2S  = 3K2SO4 + 8МnО2 + 2КОН + 2Н2О     (3). 
Таким образом, вводимая в систему для создания определенной 

среды щелочь (или кислота) ведет себя подобно воде: она может уча-
ствовать в реакции (1), не участвовать в ней (2) или даже дополнитель-
но получаться  в результате реакции (3). 

●Получение и свойства манганатов: 
Манганаты – темно-зеленые кристаллы; образуют зеленые рас-

творы; они неустойчивы – в растворе переходят в малиновый раствор с 
образованием черного осадка – манганаты переходят в перманганаты и 
MnO2(окислительно-восстановительные свойства); H2MnO4 существует 
только в растворе. 

Получение: 
MnO2(т)  + KNO3(т) + 2КOН(т) = K2MnO4 + KNO2 + H2O (сплавление), 

3MnSO4(т) +2KClO3(т) + 12KOH(плав) = 3K2MnO4 + 2KCl + 3K2SO4 + 6H2O, 
2MnO2(т) + O2 + 4KOH(плав) = 2K2MnO4 зеленый + 2H2O(сплавление), 
2MnO2(т)    +  O2 + 4KOH(50 % р) = 2K2MnO4 зеленый + 2H2O  (250 оС), 

2MnO2(т)    +  Br2 + 4KOH(p) = K2MnO4 + 2KBr + 2H2O, 
3MnO2(т)  + KClO3(т) + 3К2СO3(т) = 3K2MnO4 + KCl + 3СO2↑ (сплавление), 
3MnO2(т)  + KNO3(т) + К2СO3(т) = K2MnO4 + KNO2 + СO2↑ (сплавление),
3MnO2(т)  + KClO3(т) + 6KOH(т)  = 3K2MnO4 + KCl + 3H2O (сплавление), 

2KMnO4(р) + К2SO3(р) + 2KOH(р)  = 2K2MnO4 зеленый  + K2SO4 + H2O. 
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Восстановительные свойства: 
2K2MnO4(р)  +Cl2(г)= 2KMnO4 + 2КCl, 

2K2MnO4(р)  +O3(г) + H2O= 2KMnO4  + 2КОН + O2↑,
2K2MnO4(р)  + 2H2O = 2KMnO4 + 2КОН + H2↑ (электролиз раствора), 

2K2MnO4(р)  + Br2   = 2KMnO4 + 2KBr, 2K2MnO4 + Cl2 = 2KMnO4 + 2KCl. 
Окислительные свойства: 

3K2MnO4(k)   + 2H2C2O4  = MnO2↓+ 2K2C2O4 + 2H2O, 
K2MnO4(k)   + H2C2O4  = MnO2↓+ 2KHCO3, 

K2MnO4(k) + 4H2C2O4 избыток = MnC2O4 + K2C2O4 + 4СO2↑ + 4H2O, 
2K2MnO4(р) + С2Н5ОН = КС2Н3О2 ацетат+ 3КОН + 2MnO2↓,

K2MnO4(р)  + 4KI(р) + 4H2SO4(р)  = 2I2 + MnSO4  + 3K2SO4 + 4H2O, 
K2MnO4(р)  + 2KI(р) + 2H2O = I2 + MnO2↓ + 4КОН, 

K2MnO4 + Na2SO3 + H2SO4 = MnO2↓ + Na2SO4 + K2SO4+ H2O. 
Окислительно-восстановительные свойства: 

3K2MnO4(k) + 2H2O = 2KMnO4 + MnO2↓бурый+ 4КОН(при сильном разб.), 
3Н2MnO4 = 2НMnO4  + MnO2↓бурый+ 2H2O  (идет быстро, ммд), 

3K2MnO4(k)  + 4HCl(р) = 2KMnO4 + MnO2↓+ 4KCl+ 2H2O, 
3K2MnO4(k) + 4СO2 + 2H2O = 2KMnO4 + 4КНСO3 + MnO2,
3K2MnO4 + 2H2SO4 = 2KMnO4 + MnO2↓ + 2K2SO4 + H2O,

2K2MnO4(т)    = 2K2MnO3 + O2↑(t, частично), 
3K2MnO4(т)     =2K3MnO4    + MnO2↓+O2↑ (t>500 оС). 

 

3.26. Химия технеция и рения 

Металлы серебристо-белого цвета; плавятся при 2200 и 3180 оС 
соответственно; Tс в  природе отсутствует.Электронная формула: 
1s22s2p63s2p6d104s2p6d55s2; электронно-графическая формула технеция: 

 

 
Электронная формула: 1s22s2p63s2p6d104s2p6d10f145s2p6d56s2; элек-

тронно-графическая формула рения: 
 

 
●Получение: 

Э2O7(т) + 3H2 = ЭО2 + 3H2O↑ (300 oC),Э2O7(т) + 7H2 = Э +7H2O↑(500–1000 oC), 
2NH4TсO4(т) + 7H2 = 2Tс + 2NH3↑+ 8H2O  (600 oC), 

2NH4TсO4 (т)  = 2TсO2 + N2↑+ 4H2O↑  (t),  TсO2(т)  + 2H2 = Tс + 2H2O↑(t), 
Tс2S7(т) + 7H2 = 2Tс + 7H2S↑(1100 oC), 
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2NH4ReO4(т) + 4H2 = 2Re + N2↑+ 8H2O↑   (1000 oC)    или: 
2NH4ReO4(т) + 7H2 = 2Re + 2NH3 + 8H2O↑   (t), 
2KReO4(т) + 7H2 = 2Re + 2КОН+ 6H2O↑   (t), 

KReO4 + 7K = Re + 4K2O   (t),   2Re3Cl9  = 6Re + 9Cl2    (термолиз), 
Zr  →(β,γ) →Nb→(β,γ) →Mo→(β,γ) →Tc. 

● Cвойства: 
4Tс(т) + 7O2 = 2Tс2O7      (500 oC, только при нагревании), 

4Re(т) + 7O2 = 2Re2O7   (1000 oC, компактный металл), 
4Re(т) + 7O2 = 2Re2O7    (порошкообразный рений, t> 300 oC), 

2Re(т) + 3O2 = 2ReO3    (t),     Re(т) + O2   ≠ нет реакции при t< 300 oC, 
4Re + 7O2 + 2H2O = 4HReO4,  4Re + 7O2 + 4KOH(плав) = 4KReO4  + 2H2O, 

2Re(т)  + 7F2(г)  = 2ReF7   (t>100 oC),  Re(т) + 3F2(г) = ReF6  (t> 100 oC), 
2Э(т)  + 5Г2(г)    = 2ЭГ5   (t, Г = Ft> 100, Clt> 100, Brt> 300 oC), 

Re(т)  + 2Cl2(г)    = ReCl4    (t> 100 oC),  Re(т)  + 3P= ReP3  (t,  ReP2, Re2P), 
Re(т)  + Si= ReSi(t, Re3Si , Re2Si),  2Re(т) + 7Sрасплав= Re2S7 (t)  или 

Re(т)  + 2Sрасплав  = ReS2 преимущественно    (t>400 oC), 
3Re(т)  + N2 = Re3N2    (порошкообразный рений, t> 300 oC), 

Re(т)  + N2 ≠ нет реакции при t< 300 oC, 
3Э(т) + 7HNO3(p)  = 3HЭO4  + 7NO↑ + 2H2O  (Э = Te, Re), 

Э(т) + 7HNO3(k)  = HЭO4  + 7NO2↑ + 3H2O↑  (t, Э = Te, Re), 
Э(т) + HNO3(k) ≠ холод,  Э(т) + H2SO4(к) ≠  холод,  Э(т) + HCl(p) ≠, 

Э(т) + H2SO4(p) ≠,  Э(т) + КОН(p, к, расплав) ≠;  Э(т) + H2  ≠. 
6Э(т) + 7KClO3(т) + 6KOH(т)  = 6KЭO4  + 7KCl + 3H2О  (сплавление), 
2Э(т) + 7KNO3(т) + 2KOH(т)  = 2KЭO4  + 7KNO2 + H2О (сплавление), 

2Re + 7H2SO4(k) = 2HReO4 + 7SO2↑ + 6H2О↑ (t), 
2Э + 7H2O2(30 %) = 2HЭO4 + 6H2О  (при охлаждении,   Э = Te, Re). 

●Оксиды технеция и рения 
Э2O7 – летучие желтые кристаллические и гигроскопичные ве-

щества; плавятся без разложения; образуют молекулярные кристалли-
ческие решетки; по окислительной способности уступают Мn2O7. 

●Получение: 
4Re(т) + 7O2 = 2Re2O7   (1000 oC, компактный металл), 

4Re(т) + 7O2 = 2Re2O7    (порошкообразный рений, t> 300 oC), 
4Tс(т) + 7O2 = 2Tс2O7  (500 oC, только при нагревании). 

●Свойства: 
Э2O7(т)  + H2O = 2HЭO4; сильные кислоты; существующие в растворе;

Э2O7 + 2КОН = 2КЭO4 пертехнетаты и перренаты, 
Э2O7   + K2CO3 = 2КЭO4 +  CO2↑(t), 

Re2O7 + 17CO=[Re(CO)5]2 + 7CO2↑(t), 
Re2O7  +  CO= 2ReO3 красный+ CO2↑(225 oC), 

3Re2O7(т)  + Re = 7ReO3   (220 oC) АМК. 
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●Оксиды технеция (VI) и рения (VI) (триоксиды) 
ReO3 – кристаллические вещества красного цвета, не раствори-

мые в воде и разбавленных растворах кислот и щелочей. 
●Получение: 

Э2O7(т) + CO= 2ЭO3 красный+ CO2↑(225 oC), 
3Э2O7(т)+ Э = 7ЭO3  (220 oC). 

●Свойства: 
ReO3(т) + H2O ≠, ReO3(т) + кислоты ≠,  ReO3 (т)+ МеОН(р)≠ (Ме =  ЩМ), 

3ReO3 (т)  + 4КОН(k) = 2КReO4  +  К2ReO3+ 2H2O, 
3ReO3 (т)  + 2NaОН(k, горячий) = 2NaReO4  + ReO2 + H2O, 

ReO3(т)  + HNO3(k) = HReO4  + NO2↑,
4ReO3(т) + O2  = 2Re2O7    (t); 3ReO3(т)= ReO2 + Re2O7  (t>300 oC, в вакууме). 

●Кислоты HЭO4 кислоты, существующие только в водных рас-
творах, но выделены соли кислот – пертехнетаты и перренаты – бес-
цветные вещества – окислители. 

●Получение: 
ReF7(т) + 4H2O = HReO4 + 7HF, 

3ЭF6(т) +12H2O = 2HЭO4 + Э(ОН)4+18HF, 
Re2S7(т)  + 56HNO3(k)= 2HReO4  + 56NO2↑+ 7H2SO4  + 20H2O. 
●Свойства: 

2HЭO4(р)+ 7H2S(г)= Э2S7↓+ 8H2O, 
2NH4ReO4(т)   = 2Re + N2↑ + 2O2↑ + 4H2O↑ (t), 

2NH4ReO4(т) = 2ReO2 + N2↑+ 4H2O↑ (600 oC, осторожное нагревание), 
2NH4ЭO4(кислый р.)  +  8H2S(г) = Э2S7↓ +  (NH4)2S+ 8H2O, 

2КReO4(p) + 7H2S(г) + H2SO4(p) = Re2S7↓+ K2SO4 + 8H2O; 
Э2S7  = 2ЭS2  + 3S (t), 

2КReO4(p) + 8HCl(p) + 4H2  = К2 [Re2 Cl2].2H2O↓+ 6H2O   (290 oC). 
●Оксиды технеция (IV) и рения (IV) (диоксиды). Кристалличе-

ские вещества черного цвета; нерастворимые в воде амфотерные оксиды; 
основные и кислотные свойства выражены слабо. 

●Получение: 
2NH4ReO4(т) = 2ReO2 + N2↑+ 4H2O↑ (600 oC, осторожное нагревание). 

●Свойства: 
ReO2(т)  + NaNO3(k)  + 2NaОН(т) = Na2ReO4   + NaNO2 + H2O (сплавление), 

ReO2(т)  + 2NaОН(т) = Na2ReO3ренит  +  H2O (сплавление), 
ReO2(т)  + 2Ca(ОН)2(т) = Ca2ReO4  +  2H2O↑ (сплавление), 

ReO2(т)  + 3Ca(ОН)2(т) = Ca3ReO5ренит  +  3H2O↑ (сплавление), 
7ЭO2(т)  = 3Э + 2Э2O7   (1000 oC),  ММД, 

ЭO2(т)  + H2O ≠ нет реакции,   ЭO2(т)  + HNO3(p)  = HЭO4  + NO↑, 
ReO2(т)  + разбавленные растворы кислот ≠ нет реакции, 

2ТсO2 + 3H2SO4(p) = 2HТсO4  + 3SO2↑+ 2H2O, 
2ЭO2+ 3H2O2  = 2HЭO4 + 2H2O. 
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●Кислоты H2ЭO4 из водных растворов не выделены, выделены 
соли кислот – технетаты и ренаты – бесцветные вещества-окислители. 

●Получение: 
ReO2(т) + NaNO3(k) + 2NaОН(т) = Na2ReO4 + NaNO2 + H2O(сплавление), 

ReO2(т)  + 2NaОН(т) = Na2ReO3ренит  +  H2O  (сплавление). 
●Свойства: 

3Na2ReO4 ренат  + 4H2O = Re(ОН)4  + 2NaReO4  + 4NaOH,  МИД. 
●Оксиды технеция (III) и рения (III) 
Сильные восстановители, мгновенно окисляются, удалось полу-

чить Re2O3
.nH2O. 

2ReCl3 + 6NaОН(т) = Re2O3 + 6NaCl + 3H2O. 
 
 
1.27. Химия меди, серебра и золота 

Медь – светло-розовый тягучий мягкий металл; серебро – очень 
мягкий тягучий металл с самой высокой тепло- и электропроводно-
стью; золото – ярко-желтый блестящий пластичный металл; природ-
ные минералы: Cu2S – медный блеск; Ag2S – аргентит; Cu2О – куприт; 
(CuOH)2CO3 – малахит, Cu(OH)2

 .2CuCO3 – азурит, CuFeS2 – медный 
колчедан или халькопирит, самородноe золото; d-элементы, электрон-
ные формулы: Cu:1s22s2p63s2p6d104s1, Ag: 1s22s2p63s2p6d104s2p6d105s1, Au: 
1s22s2p63s2p6d104s2p6d10f145s2p6d106s1; электронно-графическая формула 
меди (промотирование (n+1) S-электрона на nd-подуровень): 

 

 
●Получение меди, серебра и золота: 
●Получение меди восстановлением оксидов (в промышленности): 

CuО + H2  = Cu + H2O (t);   CuО + СО = Cu + CO2↑(t). 
CuО + С = Cu + CO↑(t);    Cu2О + С = 2Cu + CO↑(t). 

3CuО + 2Al = 3Cu + Al2O3     (t);  Cu2О + СО = 2Cu + CO2↑(t). 
●Получение меди восстановлением из растворов солей(в лабора-

тории): 
CuO(т)  + H2SO4(p) = CuSO4 + H2O,   CuSO4 + Fe = Cu + FeSO4. 

●Получение меди электролизом растворов солей (в лаборатории): 
2CuSO4(p)+ 2H2O  = 2Cu + O2↑+ 2H2SO4,  CuCl2(p)  = Cu + Cl2↑. 

●Получение меди пирометаллургическим способом   (в про-
мышленности): 

1) 2CuFeS2  + O2  = Cu2S + 2FeS + SO2↑(t); 
2) 2FeS + 3O2  = 2FeO + 2SO2↑(t); 
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3) FeO + SiO2 = FeSiO3 (шлак)  (t);   4) 2Cu2S + 3O2  = 2Cu2О + 2SO2↑(t); 
5) 2Cu2Орасплав + Cu2Sрасплав = 6Cu + SO2↑ (1300 оС). 

∑ 2CuFeS2  + 5O2  +  2SiO2  =  2Cu + 2FeSiO3  +  4SO2↑. 
*полученная медь используется в качестве анода при электро-

рафинировке, а в качестве катода – чистая  медь, электролит – CuSO4(p): 
1) на аноде : Cuо – 2ē   =  Cu2+;   2)  на катоде: Cu2+   + 2ē   =  Cuо. 
●Получение меди гидрометаллургическим методом  (в промыш-

ленности): 
Cu2S + 2Fe2(SO4)3(p) = 4FeSO4  + 2CuSO4 +  S;    CuSO4 + Fe = Cu + FeSO4. 

●Получение серебра в промышленности из сульфидных руд: 
Ag2S(т)  + 2O2  + 2NaCl(т) = 2AgCl + Na2SO4 (обжиг), затем: 
2AgCl(т)  + Zn(т)  = ZnCl2 + 2Ag↓  (в присутствии H2SO4), 

1) Ag2S(т)  + 2O2   = Ag2SO4   (обжиг), 
2) Ag2SO4(т)  + Zn = ZnSO4 + 2Ag↓ (в присутствии H2SO4), 

●Цианидный способ получения серебра: 
1) Ag2S(т)  +  4NaCN(р)  = 2Na[Ag (CN)2]  +  Na2S,

2Ag2S+ 10NaCN0,4%+ 2H2О + О2 = 4Na[Ag(CN)2]+ 4NaOH+ 2NaSСN, 
AgCl + 2NaCN =Na[Ag(CN)2] + NaCl, 

Ag2S + Na2[Zn(CN)4]тетрацианоцинкат = 2Na[Ag(CN)2] + ZnS↓; 
2) 2Na[Ag (CN)2]  +  Zn = Na2[Ag (CN)4]  +  2Ag↓  или: 

3Na[Ag(CN)2]+Al+4NaOH+2H2O = 3Ag↓+ Na[А1(ОН)4(Н2O)2]+ 6NaCN. 
●Получение серебра из хлорида: 

4AgCl(т) + H2CO + 6NaOH = 4Ag↓+ 4NaCl + Na2CO3 + 4H2O, 
4AgCl(т) + 2Na2CO3(т)  = 4Ag↓+ 4NaCl + 2CO2 + O2↑(сплавление). 

●Получение серебра из сульфата: 
Ag2SO4(т)  = 2Ag + SO2 + O2↑(1000  oC), 

Ag2SO4 в серной кислоте + 2FeSO4 = 2Ag↓ + Fe2(SO4)3. 
●Мексиканский «холодный» способ получения из Ag2S: 

1)Ag2S(т)+ 2CuCl2(р) = Cu2Cl2 + 2AgCl + S; 
Ag2S(т)  + Cu2Cl2(р) = 2AgCl + Cu2S; 

AgCl(т) + NaCl(р) = Na[AgCl2]; 2Na[AgCl2] + 2Hg = Hg2Cl2 + 2Ag↓+2NaCl, 
2) 2CuCl2 + 2Hg = 2CuCl + Hg2Cl2;  Ag2S + 2CuСl = 2AgCl + Cu2S; 

2AgCl + 2Hg = 2Ag + Hg2Cl2;  AgCl + CuCl = Ag + CuCl2. 
●Получение серебра из Ag2S: 

Ag2S+ 2NaСl+ 2O2= 2AgCl + Na2SO4  (500–600 °С); 
AgCl+NaCl=Na[AgCl2], 

AgCl + Cu = Ag + CuCl;  Na[AgCl2] + Cu = Ag + Na[CuCl2]. 
●Получение серебра из нитрата серебра: 

2AgNО3(т)   = 2Ag  + 2NO2 + O2    (t > 300  oC), 
3AgNO3(р) + 3FeSO4(р) = 3Ag↓ + Fe(NO3)3 + Fe2(SO4)3, 

   2AgNO3(р) + Zn = 2Ag↓ + Zn(NO3)2, 



 283 

   2[Ag(NH3)2]OH(р) + HCHO = 2Ag↓ + 3NH3 + HCOONH4 + H2O, 
   2AgNO3(р)+ Mn(NO3)2(р)+ 4NaOH(р)= 2Ag↓ + MnO2↓+ 4NaNO3 + 2H2O, 

2AgNO3 + Na2CO3 + 4C = 2Ag + 2NaNO2 + 5CO. 
●Химическое рафинирование серебра: 

3Ag + 4HNO3(р) = 3AgNO3 + NО↑ + 2Н2O, 
AgNO3 + 3NН3

.H2O = [Ag(NH3)2]OH + NН4NO3 + 2H2O, 
2[Ag(NH3)2]OH+(NH4)2SO3+3Н2O= 2Ag↓+(NH4)2SO4+ 4NH4OH (70 °C). 

●Получение золота цианидным выщелачиванием (предложен 
Багратионом): 

1) 4Au(порода) + 8NaCN(0,2 %) +2H2O + O2 = 4Na[Au(CN)2]+4NaOH, 
2) 2Na[Au(CN)2](р) +  Zn = Na2[Zn(CN)4] + 2Au↓, 

2Au(NО3)3(т)   = 2Au + 6NO2 + 3O2  (t), 
2Na[AuCl2] (р) + SnCl2(р)= 2Auколлоидный р-р + SnCl4  + 2NaCl. 

●Свойства меди: 
4Cu(т) + O2(г)  = 2Cu2О красный  (200 oC);  2Cu2О  +  O2(г)  = 4CuОчерный, 

2Cu(т) + O2(г)  = 2CuОчерный  (400–500 oC), 
2Cu + O2  + H2O + СO2  = CuСO3

.Cu(OH)2 (t, малахит, на воздухе), 
8Cu + 5O2  + 6H2O + 2SO2  = 2[CuSO4

. 3Cu(OH)2]   (t), 
Cu(т) + Sрасплав= CuS (300-400o);    2Cu(т)+ Sрасплав=  Cu2S  (300–400o), 

2Cu(т)   +  Se=   Cu2Se  (300–400o), 
Cu  + Г2(г)  = CuГ2  (t,  Г = F, Cl, Br);  2Cu  + I2 (г)  =  2CuI   (t), 

Cu  + Р(т)  = Cu3Р   (t);   4Cu  + SO2(г)  =  Cu2S  +  2CuО   (600–800о), 
4Cu  + 2NO2(г)  = N2  +  4CuО (500–600о), 
2Cu  + 2NO(г)  = N2  +  2CuО (500–600о), 

Cu  + 2N2O4(в эфире)  = 2NО  +  Cu(NO3)2  (80о), 
Cu, Ag, Au + H2(г)  ≠ ;   Cu, Ag, Au + N2(г)  ≠;  Cu, Ag, Au + C ≠, 
Cu, Ag, Au + H2SO4(p)  ≠ нет реакции ;  Cu, Ag, Au + HCl(p) ≠, 

2Cu  + 2HCl(г) хлороводород   ↔  2CuCl  + H2↑ (200 оС), 
Cu, Ag, Au + NaOH(p)  ≠ ,   2Cu(т)+ 4HBr(k) = 2H[CuBr2] + H2↑, 

Cu + CuCl2 (p) + 2HCl(к)  = 2H[CuCl2] (t) или  Cu + CuCl2 (p)= 2CuCl↓ (t), 
H[CuCl2] (p) = HCl + CuCl↓ (при разбавлении водой), 

2Cu + 4HCl(г) + O2  = 2CuCl2 + 2H2O  (медленно на воздухе), 
2Cu + 4HCl(г) + O2  = 2CuCl2 + 2H2O (быстро при 500–600 оС), 

6Cu + 12HCl(г) + 2KClO3  = 6Н[CuCl2]  + 2KCl + 3H2O, 
2Cu + 4HCl(k)=  2Н[CuCl2] + H2 (в горячей концентрированной HCl), 

2Cu + 4HBr(u)= 2Н[CuBr2] + H2  (t), 
2Cu + 4CH3COOH(k) + O2  = [Cu2 (H2O)2(CH3COO)4], 

2Cu + 2H2SO4(р) + O2  = 2CuSO4  + 2H2O  (при нагревании на воздухе), 
4Cu + 8NH3

.H2O(p) + O2  = 4[Cu(NH3)2]OH + 6H2O, 
2Cu + 8NH3

.H2O(p)  + O2  = 2[Cu(NH3)4](OH)2 + 6H2O, 
или:  2Cu + 8NH3  + 2H2O + O2  = 2[Cu(NH3)4](OH)2, 



 284 

2Cu + 8KCN(p) + 2H2O + O2  = 2K2[Cu(CN)4] + 4KOH, 
2Cu + 4KCN(p) + 2H2O = 2K[Cu(CN)2] + 2KOH + H2, 

Cu + H2SO4(к)   = CuО+ SO2↑+ 2H2O (холод), 
Cu + H2SO4(к)  + H2SO4(к)  = CuSO4 + SO2↑+ 2H2O  (t > 100 oC), параллельно: 

5Cu+3H2SO4(к) + H2SO4(к) =3CuSO4 + Cu2S+ 4H2O (100 oC, при t>250 oC не идет) 
2Cu + H2SO4(к)  + H2SO4(к)  = Cu2SO4 + SО2↑+ 2H2O (200 oC, безводная кислота), 

Cu + 2HNО3(к) + 2HNО3(к)  = Cu(NO3)2  + 2NO2↑  +  2H2O, 
3Cu + 2HNО3(30%)  + 6HNО3(30%) = 3Cu(NO3)2  + 2NO↑  + 4H2O  (t), 

Cu + 2HNО3(к) + 6HCl(k) = 3CuCl2 + 2NO↑ + 4H2O (в царской водке), 
Cu + 2AgNО3(р)  = Cu(NO3)2  + 2Ag (Ag и другие металлы правее меди), 

Cu + 2FeCl3(р)= CuCl2 + 2FeCl2   (травление плат в радиотехнике). 
●Свойства серебра: 

2Ag(т)+ Sплав = Ag2S (t, также Se и Te);   2Ag(т)  + H2S(г)  = Ag2S↓+ H2↑(t), 
3Ag(т) + P = Ag3P  (t, также с As);  4Ag(т) + 2H2S(г)+ О2= 2Ag2S↓ + 2H2О, 
Ag(т) + Г2(г)  = AgГ2   (t, Г = Cl, Br);  Ag(т) + F2(г)  = AgF2;    Ag(т) + N2(г)   ≠, 

2Ag + 2О3  =  Ag2О2 + 2О2(t). 
При других условиях: 

2Ag + О3 = Ag2О+ О2,
 

Ag + H2SO4(к)  + H2SO4(к)  = Ag2SO4 + SO2↑+ 2H2O  (t > 100 oC), 
4Э + 8KCN(p)  + 2H2O + O2  = 4K[Э(CN)2] + 4KOH (Э = Ag,  Au), 

Ag + HNО3(к)  + HNО3(к)  = AgNО3  + NO2↑  + H2O, 
3Ag + HNО3(р + 3HNО3(р)  = 3AgNО3  + NO↑  + 2H2O, 

4Ag(т) + 2H2S(г) + O2(г)  = 2Ag2S↓ + 2H2O (t, потемнение серебряных изделий), 
4Ag + 4HCl(р) + O2(г)  = 2AgCl↓ + 2H2O, 

4Ag(т)+ 4NaCl(г) + O2(г)+ 2H2O = 4AgСl↓+ 4NaOH (t, цвет рогового серебра), 
2Ag + 2HCl(г)↔  2AgCl + H2↑(200 оС); 2Ag + 2HI(г) ↔ 2Agl+ H2 (t), 

2Ag + 4НСl(к)  =  2H[AgCl2] + Н2↑ (очень медленно), 
2Ag + 4НВr(к)  = 2H[AgBr2] + Н2↑ (очень медленно), 

6Ag + 6HClO3(р) = AgCl↓ + 5AgClO3 + 3H2O, 
2Ag + 4Cl2 + 3H2O = AgCl↓ + AgClO3 + 6HCl (t), 

2Ag + 5Cl2 + 4H2O = 2AgCl↓ + 8HCl  + 2O2 (холод). 
●Свойства золота: 

2Au + Cl2 = 2AuCl (150–250 °C); 2Au + 3Cl2 = 2AuCl3 (до 150 °C), 
2Au+ 3F2 = 2AuF3  (300–400 °C), 

2Au(т) + 2Br2(ж)  = AuBr + AuBr3   (20–35 °C);  2Au(т) + Br2(г)  = 2AuBr (t>60 оС), 
2Au(т) + I2(г) = 2AuI  (50–100 оС), 2AuI =  2Au + I2↑ (t>100 оС), 

2Au(т)  + K[I(I)2] (p)дииодоиодат+ KI= 2K[AuI2], 
2Au(т)  +  3Cl2(p) + 2H2O  = 2H[Au(OH)Cl3],  растворяется легко, 

Au + 3Г2 + 2HГ (конц)  = 2H[AuГ4]  (Г= Cl, Br, I): 
2Au(т)  +  3Cl2(г) + 2HCl(p) = 2H[AuCl4]  растворяется легко, 

4Au + 8MеCN(конц) + O2 + 2H2O = 4Mе[Au(CN)2] +4MеOH (Mе = Na, K), 
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Au(т)  + NaNО3расплав  = NaAuO2 + NO↑ (350–400 °C), 
Au + K[Ag(CN)2] = K[Au(CN)2] + Ag, 

2Au + 3H2SeO4(безвод) + 4H2SeO4(безвод) = 2H[Au(SeO4)2] + 3SeO2 + 6H2O, 
2Au + 3H2SeO4(безвод) + 3H2SeO4(безвод) =Au2(SeO4)3+ 3SeO2 + 6H2O  (200 оС), 

2Au + HNО3(к) + 4HCl(k) = H[AuCl4] + NO↑  + 2H2O, 
Au + HNO3(к)+ 3HCl(к)=  AuCl3  + NO↑ + 2H2O. 

Одновременно протекают процессы: 
AuCl3 + HCl = H[AuCl4], 6HCl + 2HNO3 = 2NO↑ + 3Cl2↑+ 4H2O, 

2NO + Cl2 = 2NOCl,  AuCl3 + NОCl = (NO)[AuCl4], 
Au  + 3Cl2 + 2HCl(k) = 2H[AuCl4]. 

●Оксиды 
Cu2O – красный оксид с слабыми амфотерными свойствами; 

Ag2O – темно-бурый оксид; Au2O – серо-фиолетовый оксид с преобла-
данием основных свойств;  Cu2O, Ag2O и Au2O имеют слабо выражен-
ный амфотерный характер; в воде не растворяются, но при суспензи-
ровании Ag2O создается щелочная среда; МеОН – основания средней 
силы; CuO – черный основный оксид со слабо выраженным амфотер-
ным характером, Au2O3 – темно-коричневый амфотерный оксид. 

●Получение оксидов меди (I), серебра (I)  и золота (I): 
Окислением соединений меди (П): 

2CuSO4(р) +5NaOH(р)+ С6Н12О6(р) = Cu2O↓+ С6Н11О7Na+ 2Na2SO4 +3H2O (t), 
4CuSO4(р) + 8NaOH(р) + N2H4(р) = 2Cu2O↓ + N2↑+ 4Na2SO4  + 6H2O (t), 

2CuSO4(р) + 4NaOH(р)+ 2NH2OH(р)= Cu2O↓ + N2↑+ 2Na2SO4  + 5H2O (t), 
4Cu(CH3COO)2(р) + N2H4  + 2H2O = 2Cu2O↓ + N2↑+ 8CH3COOH, 

CuO + Cu  = Cu2O (t),  4CuO = 2Cu2O↓ + O2↑(t), 
2Cu(OH)2(свежий) + RCHO = RCHOOH + Cu2O↓красный + 2H2O, 

RCHO + NaOH(р)+ 2Cu(OH)2(свежий) = RCOONa+ Cu2O↓красный+ 3H2O. 
Электролизом раствора NaCl с медным анодом: 
катод:  2H2O + 2ē = H2  + 2ОН-         1 
анод:   Cuo – 1ē  = Cu+1                           2 
∑2H2O + 2Cuo = H2  + 2ОН- + 2Cu+1 
Далее в электролите:   2Cu+1 + 4Cl-  = 2[CuCl2]- , 

2[CuCl2]-  + 2ОН-  =Cu2O↓ + 4Cl-  +H2O, 
или : 2Na[CuCl2]+ 2NaОН=Cu2O↓ + 4NaCl+ H2O. 
В окончательном виде получим:  2Cuo + H2O = Cu2O↓ + H2↑. 

2AgNО3(р)  + 2NaOH(р) = 2NaNО3 + Ag2O↓ + H2O  (t), 
Ag2CO3(т)  = Ag2O  + CO2↑(100  oC);  Ag2O  =  Ag  + O2↑  (200 °C), 
AuCl + КОН = AuOH + КСl;  2AuOH(т)  = Au2O + H2O  (t<200 °C). 
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●Свойства оксидов меди (I), серебра (I)  и золота (I): 
Э2O+ 4NH3 + H2O= 2[Э(NH3)2]OH  (Э = Сu, Ag), 

Cu2O + 4HCl(k) = 2H[CuCl2] + H2O, 
или:     1) Cu2O+ 2HCl(к)  = 2CuCl↓ + H2O;  2) CuCl + HCl(к)  = H[CuCl2], 
Cu2O+ 2HI (p)  =  2CuI +  H2O, Cu2O + H2SO4(p) = Cu↓ + CuSO4   + H2O, 

Cu2O + 3H2SO4(k) = 2CuSO4 + SO2↑ + 3H2O   (t), 
Cu2O + 2NaOH + H2O = 2Na[Cu(OH)2] (t, длит. нагревание), 

Cu2O + 4NH3(р) + H2O = 2[Cu(NH3)2](OH), 
2Cu2O + O2 = 4CuO  (t, на воздухе), 

Cu2O = CuO + Cu (t, без доступа воздуха), Cu2O + H2  = Cu + H2O (t), 
Cu2O + (CH3)SO4  = Cu2SO4 + (CH3)2O, 

Ag2O = Ag + O2↑ (200 °C);  Ag2O + O3 = 2AgO + О2, 
Ag2O + 2HNО3(p) = 2AgNО3+ H2O, 2AgNО3 =2Ag + 2NО2  + О2  (t> 230 oC), 

Ag2O + 2HClО4(p) = 2AgClО4  + H2O;    Ag2O+ 2HClO3 = 2AgClO3 + H2O, 
Ag2O + 2HCl(p) = 2AgCl + H2O;  Ag2O + 4HCl(к) = 2Н[AgCl2] + H2O, 

Ag2O + H2SO4(p) = Ag2SO4  + H2O;  Ag2O + 2HF(p)  = 2AgF + H2O, 
Ag2O   + 2NaCl(к.р.) =  2Na[AgCl2]; 2СН3СООН = 2СН3СООAg↓ + H2O, 

2СН3СООAg + Cu(OH)2 = (СН3СОО)2Cu↓ + 2Ag, 
Ag2Oсуспензия+ H2O ↔ 2Ag+ + 2ОН-: 

Ag2Oсуспензия+ H2O + 2RbCl = 2RbOH + 2AgCl↓(получение щелочей), 
Ag2O + 2NaOH(p)  + H2O = 2Na[Ag(OH)2], 

Ag2O + Na2S + H2O =Ag2S↓ + 2NaOH, 
Ag2O + МеSсуспенз + H2O = Ag2S↓  + Ме(OH)2↓ (Ме = тяжелые металлы), 

Ag2O + 4NH3 + H2O = 2[Ag(NH3)2]OH; 
Ag2O + 4NH3

.H2O = 2[Ag(NH3)2]OH + 3H2O, 
4[Ag(NH3)2]OH + НСОН + 4H2O = 4Ag↓= 6NH3

.H2O + (NH4)2СО3, 
2[Ag(NH3)2]OH + С6Н12О6+ 2H2O = 2Ag↓= 3NH3

.H2O + С6Н11О7NH4, 
при хранении: 3[Ag(NH3)2]OH = Ag3N↓ + 5NH3  + 3H2O,  или: 

2[Ag(NH3)2]OH = Ag2NН↓имид,взрыв +  3NH3  + 2H2O, 
Ag2O + 2(NH4)2CO3 = [Ag(NH3)2]2CO3 + 2H2O +CO2, 

Ag2Oсуспензия + H2  = 2Ag↓ + H2O  (t), 
Ag2Oсуспензия+ CO = 2Ag↓ + CO2  (t); Ag2Oсуспензия+ H2O2= 2Ag↓+ H2O + O2,

Ag2Oсуспензия + 6Cl2 + 5H2O = 2AgClO3 + 10HCl, 
Ag2Oсуспензия + 6Br2 + 5H2O = 2AgBrO3 + 10HBr, 

Ag2Oсуспензия + 6I2 + 5H2O = 2AgIO3 + 10HI; HgI2 + Ag2O = Ag2[HgI4], 
3Ag2Oсуспензия + 4S + H2O = 3Ag2S + H2SO4,

5Ag2O  + Cr2O3 = 2Ag2CrO4 + 6Ag    (t), 
    3Ag2O + 2Cr(OH)3 + 4NaOH = 2Na2CrO4 + 6Ag + 5H2O   (t), 

Ag2O + 4KCN + H2O = K[Ag(CN)2] + 2KOH, 
2Au2O    = 4Au + O2   (200°С);  3Au2O = 4Au + Au2O3(во влажном состоянии), 

3Au2O + 8HCl(k) = 2H[AuCl4] + 4Au↓  + 3H2O, 
Au2O + 2NaОН(k)+ H2O = 2Na[Au(OH)2]дигидроксоаурит (t). 
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●Оксиды ЭО: 
●Получение оксида меди (II) CuO: 

(CuOH)2CО3 малахит= 2CuO + CО2  + H2O  (500–600 oC), 
2Cu + O2  = 2CuО  (1000 oC),  Cu2S + 2O2  = 2CuО + SО2  (1000 oC), 

2Cu(NO3)2
.3H2O  = 2CuО + 4NO2 + O2  + 6H2O, 

или: 2Cu(NО3)2(т)   = 2CuO↓ + 4NO2 + O2, 
CuSO4(р) + 2NaOH(р)= CuO↓ + Na2SO4  + H2O   (t): 

2CuSO4(р) + 2NaOH(р)= (CuOH)2SO4↓бирюзовый + Na2SO4, 
(CuOH)2SO4 + 2NaOH(р)= 2CuO↓ + Na2SO4  + 2H2O   (t), 

4[Cu(NH3)2]Cl + 4NaOH(р) + O2  = 4CuO↓+ 4NaCl + 8NH3 + 2H2O. 
●Свойства оксида меди (II) CuO: 

CuO + H2SO4(р= CuSO4 + H2O,  CuO + H2O ≠  ;  Cu(OH)2  + H2O ≠, 
CuO + 2HCl(р) = CuCl2 + H2O;   CuO + 4HCl(к) = H2 [CuCl4] + H2O, 
CuO+ NaOH ≠ при обычных условиях; Cu(OH)2 +NaOH ≠ при оу, 

CuO + 2NaOH(р)  + H2O = Na2[Cu(OH)4] темно-син. раствор     (t), 
Na2[Cu(OH)4] = Na2CuO2  + 2H2O   (t > 200 oC), 
CuO + 2NaOH(расплав)  = Na2CuO2 купрат (П) + H2O, 

CuO + 2Ва(OH)2  (расплав)  = Ва2CuO3 купрат (П) + 2H2O, 
CuO + 2Са(OH)2  (расплав)  = СаCuO2 купрат (П) + H2O, 

CuO+ 4NH3 + H2O= [Cu(NH3)4](OH)2       (t, темно-син. раствор), 
6CuO+ 4NH3 = 2Cu3N↓ + N2 + 6H2O  (280 oC), 

CuO+ H2  = Cu+ H2O   (250 oC), 
CuO+ C = Cu+ CO  (t);    CuO+ CO  = Cu+ CO2  (t), 
CuO+ С2Н5ОН = СН3СНО(альдегид) + Cu+ H2O   (t), 

CuO+ СН3СНО(альдегид) + Cu+ СН3СООН   (t), 
CuO+ С3Н7ОН(вторичный спирт) = (СН3)2СО(кетон) + Cu+ H2O  (t), 

4CuO+ СH4 = 4Cu+ CO2 + 2H2O  (t, конечный продукт), 
CuO+ СH4 = Cu+ СН3ОН (t),  CuO + СН3ОН = Cu+ НСНО + H2O (t), 

CuO + НСНО = Cu+ НСООН  (t),  CuO + НСООН = Cu+ CO2 +2H2O (t), 
4CuO = 2Cu2O  + O2    (t > 800 oC), 

6CuO(т) + 4AlI3(т)  = 6CuI↓+ 2Al2O3 + 3I2    (230 oC, длительное нагревание). 
●Получение оксида серебра (II) AgO: 
Черные плохо растворимые в воде кристаллы; сильный окислитель. 

2AgNО3(р) + 4KOH(р) + K2S2O8  = 2AgO↓черный + 2K2SO4 +2KNО3 + 2H2O, 
             пероксодисульфат, персульфат 

Ag + O3  = AgO + O2 ,   Ag2O + O3 = 2AgO + O2,
Ag2O + 2KMnO4 + 2KOH = 2AgO + 2K2MnO4 + H2O. 

●Свойства оксида серебра (II) AgO: 
2AgO  = 2Ag  + O2   (100 oC),  4AgO  + 2H2SO4(р) = Ag2SO4 + O2  + 2H2O, 
AgO + H2SO4(k) = AgSO4  + H2O, AgO + H3РO4(100%) = Ag3(РO4)2 + 3H2O. 
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●Оксиды Э2O3: 
Твердые вещества: Cu2O3 – красного цвета амфотерный оксид; 

Ag2O3 – черного и Au2O3 – коричневого цветов; в ряду Cu2O3, Ag2O3 и 
Au2O3 устойчивость увеличивается; сильные окислители. 

●Получение Э2O3: 
2Cu(OH)2  + 2KOH(р) + K2S2O8 персульфат = Cu2O3↓+ 2K2SO4 + 3H2O, 

2Ag  +  O3  = Ag2O3;   2AuO(OH) =Au2O3 +  H2O  (100 oC). 
●Свойства: 

Cu2O3 + 6HCl = 2CuCl2 + Cl2 + 3H2O, 
Cu2O3  + 2KOH(р) + 3H2O = 2K[Cu3+(OH)4]купраты (III), красный р-р, 

Cu2O3  + 2KOH(плав) = 2KCuO2 купрат (III), 2Au2O3 = 4Au + 3O2(160–290 °C), 
Au2O3

. nH2O = 2AuO(OH) + (n-1)H2O (60–80 °C, вакуум над P4O10), 
Au2O3

.nH2O = Au2O3 + nH2O (120 °C), 
Au2O3 + 8НСl(конц.)= 2H[AuCl4] + 3H2O, 

Au2O3 + 2NaOH(конц., гор.) + 3H2O = 2Na[Au(OH)4], 
Au2O3 + 3H2 = 2Au + 3H2O (выше 260 °C), Au2O3 + ЗСО = 2Au + 3СО2 (100° С). 

●Гидроксиды ЭОН 
CuOH – осаждается в виде желтого цвета; обладает слабой ам-

фотерностью;  AgOH – образует бесцветный раствор, существует толь-
ко в растворе; синтезирован в твердом виде только при –50 oC, сильное 
основание; обладает слабой амфотерностью; AuOH – осаждается в ви-
де темно-фиолетового осадка; неустойчивое вещество с основными 
свойствами; обладает очень слабой амфотерностью. 

●Получение ЭОН: 
AgNО3(спирт) + KOH(спирт.р.)  = KNО3 + AgOH  (–50 oC), 

AuBr + NaOH(к) = AuOH↓+ NaBr, 
H[CuCl2]+ 2NaOH(к)= CuOH↓+ 2NaCl +H2O. 

●Свойства ЭОН: 
CuOH+ NaOH(к)  = Na[Cu(OH)2] (p)   (t), 
AgOH+ NaOH(к)  = Na[Ag(OH)2] (p) (t), 
AuOH+ NaOH(к) = Na[Au(OH)2] (p)  (t), 

2Na[Au(OH)2] (p) = Au2O↓ + 2NaOH+ H2O, 
ЭОН+ 2NH3 = [Э(NH3)2]OH,       2ЭОН =Э2O + H2O. 

●Гидроксид Cu(OH)2 и метагидроксид 
Cu(OH)2 – неустойчивый, плохо растворимый в воде амфотер-

ный гидроксид синего цвета; обладает окислительно-восстановитель-
ными свойствами; Ag(OH)2 и Ag (OH)2 неизвестны. 

●Получение: 
CuSO4(р) + 2NaOH(р)= Cu(OH)2↓+ Na2SO4  (в присутствии глицерина), 

[Cu(NH3)4](OH)2 = Cu(OH)2  + 4NH3   (t), 
3Cu(OH)2  

. CuSO4 + 2NaOH(р)= 4Cu(OH)2↓+ Na2SO4. 
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●Свойства: 
Cu(OH)2  +  NaOH(р)   ≠  в разбавленных растворах, 
Cu(OH)2  +  2NaOH(к) = Na2[Cu(OH)4] ярко-синий р-р  (t), 

Cu(OH)2  +  Ba(OH)2(к) = Ba2[Cu(OH)6]  (t);  Cu(OH)2 = CuO + H2O (t), 
Cu(OH)2  + 4NH3  = [Cu(NH3)4](OH)2 темно-синий р-р, 

Cu(OH)2  + 4NH3
.H2O= [Cu(NH3)4](OH)2 темно-синий р-р + 4H2O, 

2Cu(OH)2  + KClO + 2KOH + H2O = 2K[Cu3+(OH)4]+ KCl,
Cu(OH)2  + 2HCl(к) = CuCl2 + 2H2O; 

Cu(OH)2  + 4HCl(к)= H2[CuCl4]+ 2H2O; 
2Cu(OH)2(свежий) + R-CHO   =  R–COOH + Cu2O↓красный + 2H2O: 

2CuOH↓желтый=  Cu2O↓окрасный+ 2H2O (пром. продукт). 
●Гидроксид золота (III) коричневое мало растворимое амфо-

терное вещество с преобладанием кислотных свойств; Сu(OH)3 и 
Ag(OH)3 неизвестны. 

●Получение: 
H[AuCl4] (p)   + 4NaOH  = Au(OH)3↓ + 4NaCl + H2O, 

K[AuCl4] + 3KOH(p) = AuO(OH)↓ + 4KCl + H2O, 
AuF3 + 2H2O = AuO(OH)↓ + 3HF. 

●Свойства: 
2Au(OH)3(т)   = Au2O3 + 3H2O (100 oC), 

Au(OH)3 + 3HCl(к)  = AuCl3 + 3H2O; Au(OH)3 + 4HC1 = H[AuCl4] + 3H2O, 
Au(OH)3 + KOH(к) = K[Au(OH)4]гидроксоаурат   (t), 

AuO(OH) + KOH(p) + H2O = K[Au(OH)4] (t), 
AuO(OH) + 4HCl = H[AuCl4]тетрахлорозолотая кислота + 2H2O, 

Au(ОН)3 + 4HNO3 = Н [Au(NО3)4] + 3H2O. 
●Кислородсодержащие соли 

Cu2SO4  = CuSO4 + Cu    (t, в присутствии влаги), 
CuS  +  2O2  =  CuSO4  (в присутствии влаги), 
CuSO4

. 5H2O = CuSO4
.H2O + 4H2O  (t<260 oC), 

CuSO4
. H2O(т) = CuSO4 + H2O↑  (t>260 oC), 

4CuSO4  = 2Cu2O + 4SО2↑+ 3O2↑  (t>650 oC), 
CuSO4  = CuO + SО3↑(500 oC), 2SО3   =2SО2↑+ O2↑ (650 oC), 

∑ 2CuSO4  = 2CuO + 2SО2↑+ O2↑   (650 oC), 
2CuSO4(p) + 2Na2CО3(p) + H2O = (CuOH)2CО3↓зеленый малахит+ СО2↑+2Na2SO4, 

3CuSO4(p) + 3Na2CО3(p)+H2O =2СuСО3
. Сu(ОН)2↓синий азурит+ СО2↑+ 3Na2SO4, 

(CuOH)2CО3 (малахит, суспензия) + СО2 = 2CuCО3 + H2O↑ (500 oC), 
2СuСО3

. Сu(ОН)2 (азурит, суспензия)  + СО2 = 3CuCО3 + H2O↑(500 oC), 
CuSO4(p)     + Na2CО3(p)   + H2O = Cu(OH)2↓голубой + СО2↑ + Na2SO4, маловероятно, 
2CuSO4(p) + 3Na2CО3(p,изб) + H2O = (CuOH)2CО3↓+2NaНCО3(p)+2Na2SO4,
Образование кислой соли связано с реакцией: Na2CО3(p)   +СО2 =2NaНCО3(p). 
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Свойства малахита: 
(СuОН)2СО3  =  2CuO + CO2 + H2O (180–200оC), 

(СuОН)2СО3   +  K2CO3 = K2[Cu(CO3)2] + Cu(OH)2, 
(СuОН)2СО3   + 4CH3СООН = 2Cu(CH3COO2+ CO2+ 3H2O, 

(СuОН)2СО3   + 4HCl (разб.)  =  2CuCl2  + CO2 + 3H2O, 
(СuОН)2СО3   + 4NHCl (конц.) = 2CuCl2+ CO2 + 3HO + 4NH3 (кип.), 

(СuОН)2СО3  + 8NH3
.H2Oкoнц= [Cu(NH3)4]CO3+ [Cu(NH3)4](OH)2 + 8H2O, 

(СuОН)2СО3   + 8KCN(конц.) = 2K2[Cu(CN)4] + K2CO3 + 2KOH, 
(СuОН)2СО3+ 3CO2+ 4KOH(разб.)= 2K2[Cu(CO3)4](син.) + 3H2O, 

(СuОН)2СО3  +  CO2  =  2CuCO3(бел.) + H2O (180 оC, p), 
3CuSO4(p) + 3Na2SО3(p) = Cu2SО3

.CuSО3
.2H2O + 3Na2SO4 + SО2↑, 

4CuSO4(р) + 6NaOH(р)= Cu4(OH)6SO4↓+ 3Na2SO4  (в присутствии глицерина), 
2CuSO4 (p)  + 2NaCl(p)  + SO2 = 2CuCl↓ + 2H2SO4 + Na2SO4, 

2CuSO4(p)  + 4KI(p)  = 2CuI↓  + I2↓ + 2K2SO4, 
CuSO4(p) + 2NaOH = Cu(OH)2↓+ К2SO4, 

CuSO4(p) + 4NH3(г) =[Cu(NH3)4]SO4, 
2CuSO4(p)   + 2NH3

.H2O(p)= (CuOH)2SO4↓ + (NH4)2SO4,
CuSO4 + 2NH3 

.H2O(p)= Cu(OH)2↓ + (NH4)2SO4, Cu(OH)2 + 4NH3 = [Cu(NH3)4](OH)2,
CuSO4(p)   + 4NH3 

.H2O(к)= [Cu(NH3)4]SO4 + 4H2O, 
CuSO4   + (NH4)2SO4 + 6H2O = (NH4)2Cu(SO4)2 

. 6H2O, 
(NH4)2Cu(SO4)2

. 6H2O + 4NaOH = Cu(OH)2↓+2NH3
.H2O + 2Na2SO4+ 6H2O, 

2Cu(NО3)2
.6H2O(т) = Cu2(OH)3(NО3)  + 3HNО3 + 9H2O, 

2Cu(NО3)2  = 2CuO + 2NО2 ↑+ 3O2↑, 
Cu(IО3)2(т)  = 2CuO + 2I2↑+ 5O2↑ (290 oC), 

CuC2О4
.H2O = Cu↓ + 2СО2↑+ H2O↑ (t), 

AgNО3(р)   + NaOH(р) = NaNО3 + AgOH  (–50 oC), 
2AgNО3(р)  + 2NaOH(р) = 2NaNО3 + Ag2O↓ + H2O, 

AgNО3(р) + NaClО3(p) = AgClО3 + NaNО3, 
3AgNО3(р)  + 2Na2HPO4 = Ag3PO4↓желтый + 3NaNO3 + NaH2PO4, 

AgNО3(р) +  9/2 H2  = Ag + NH3 + 3H2O, 
  2AgNО3(р)+ 3NH4OH + HCHO= 2Ag + 2NH4NO3+ HCOONH4+ 2H2O, 

AgNО3(р)  + HBr = AgBr↓ + HNO3, AgNО3(р) + HI = AgI↓ + HNO3,
AgNО3(р)  + HCl = AgCl↓ + HNO3, 

4Ag(NO3)2 + 2Н2O = 4AgNO3 + 4HNO3 + O2, 
Ag2CO3(т)   + H2SO4 = Ag2SO4↓ + CO2 + H2O, 

Ag2CO3(т) = Ag2O + CO2, Ag2CO3(т)  =  2Ag + CO2 + 1/2O2, 
Ag2CO3(т)   + 4NH4OH = [Ag(NH3)2]2CO3 + 4H2O, 

  2AgNO3 + H2SO4 = Ag2SO4↓ + 2HNO3, 
Ag2SO4 (т) = 2Ag↓ + SО2↑+ О2↑ (1000 oC), 
Ag2SO4(т) + 5H2 = 2Ag + H2S  + H2O (t), 
Ag2SO4(т) + Cl2 = 2AgCl + SO2 + O2 (t), 
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Ag2SO4  всернойкислоте + 2Cu = 2Ag + SO2+ 2CuO, 
  Ag2SO4 всернойкислоте+ 2FeSO4 = 2Ag↓ + Fe2(SO4)3, 

Ag2SO4 + 2NaCl = 2AgCl + Na2SO4, 
3Ag2HPO4 = 2Ag3PO4 + H3PO4 (при разбавлении водой или нагревании), 
2AgH2PO4 = Ag2HPO4 + H3PO4 (при разбавлении водой или нагревании), 

3AgH2PO4 = Ag3PO4+ 3H3PO4 (при разбавлении водой или нагревании). 
●Галогениды Э (I) 
Галогениды меди (I) не растворимы в воде. Хлорид меди CuCl (в 

парообразном состоянии Сu2С12) получают восстановлением раствора 
СuС12 или CuSO4 диоксидом серы. При этом получают раствор, содер-
жащий малоустойчивую комплексную кислоту Н[СuС12], из которого 
при разбавлении водой осаждается хлорид меди белоснежного цвета, 
на воздухе приобретающий зеленую окраску. Таким образом, все  га-
логениды меди (I) растворяются в галогеноводородных кислотах, обра-
зуя комплексные соединения. В ряду галогенидов меди (I) F–Cl–Br–I 
(CuF неизвестен) устойчивость возрастает из-за большей способности 
более тяжелого галогенид-иона участвовать в образовании дативных 
связей. Галогенид меди дает характерное зеленое или сине-зеленое ок-
рашивание пламени.  

●Получение галогенидов Э(I): 
2CuCl2 (k) + 4KI = 2CuI↓ + I2↓+ 4KCl. 

Иногда эту реакцию записывают так: 2CuCl2 (k)+ 2KI = 2CuCl↓ + 
+I2↓+ 2KCl. 

Но надо иметь в виду, что CuI более устойчив и в избытке KI 
осаждается.   

Cu2О + 2HI  = 2CuI↓ + H2O,  6CuО + 4AlI3 = 6CuI + 3I2+ 2Al2O3 (230 oC),  2Cu+ I2 = 2CuI, 
CuCl2 (p) + Cu = 2CuCl,  AgNО3(p) + HГ(p)  = AgГ↓ + HNО3  (Г= Cl, Br, I), 

AgNО3(p) + MeГ(p) = AgГ↓ + MeNО3   (Г = Cl, Br, I;   Me = Na, K), 
2Ag + Г2   = 2AgГ↓ (Г = Cl, Br, I),  Ag2CO3  + 2HF(p)  = 2AgF + CO2↑+ H2O, 

AgBF4  = AgF + BF3↑ (200 oC),  AuCl3  = AuCl↓  + Cl2↑(t), 
H[AuCl4] (p) + 3KI(p)  = AuI↓  +  I2↓ + HCl + 3KCl, 

K[AuCl4] + 3KI = AuI↓+ I2↓+ 4KCl, H[AuCl4] (p)=AuCl↓+ HCl↑+ Cl2↑(t). 
●Свойства галогенидов Э (I): 

2CuI+ O2= 2CuО+  I2,CuI+KI(р)  =K[CuI2], CuI+НI(р)  =Н[CuI2],
CuI  + 2KCN(p) = K[Cu(CN)2] + KI, CuI(т)+ KCN(p) = CuCN↓белый+ KI, 

CuI  + 2Na2SO3S(р)  = Na3[Cu(SO3S)2] + NaI, 
2CuI + 4HNO3(к)   + 4HNO3(к)   =2Cu(NO3)2 + 4NO2↑ + I2↓+ 4H2O, 

4CuI +5H2SO4 = 4CuSO4+ 2I2↓+ H2S↑+ 4H2O, 
2CuI + 2NaOHгор =Cu2О↓+2NaI+ H2O, 4CuI +Li[AlI4]+LiI +AlI3+ 4CuH, 

CuCl(т)    + 2NH3
.H2O(к)  =[Cu(NH3)2]Cl + 2H2O, 

CuCl(сухой) + 2NH3(p)  =[Cu(NH3)2]Cl, 
2[Cu(NH3)2]Cl + K2S  =  Cu2S↓ + 4NH3 + 2KCl, 



 292 

CuCl(т)  + HCl(к)  =  H[CuCl2]; 4CuCl(т)  + 4HCl(к)  + O2  =  4CuCl2  + 2H2O, 
CuCl(т)  + HNO3(к) + 2HNO3(к) =Cu(NO3)2 + HCl↑ + NO2↑ + H2O, 

CuBr(т)  + 2HCl(к)  = H[CuCl2]+ HBr;  CuBr(т)  + HCl(к)  = H[CuClBr], 
2CuBr(т)  + 2HCl(к)  = H[CuCl2]+ H[CuBr2], 

CuCl(т)  + KCl(к)  = K[CuCl2];   2CuCl(p)  + Cl2 = 2CuCl2, 
2CuCl(p) = CuCl2 + Cu  (t); 

CuCN + KCN(p) = K[Cu(CN)2], 2CuCN + 2FeCl3 = 2CuCl + 2FeCl2 + (CN)2, 
AgCl(сухой) + 2NH3

.H2O(к)  =[Ag(NH3)2]Cl + 2H2O, 
AgCl(сухой) + 2NH3(г)  =[Ag(NH3)2]Cl, AgCl + 2KCN(р)= K[Ag(CN)2]+ KCl,

AgCl + KCN(р)  = AgCN + KCl;  AgCN + KCN = K[Ag(СN)2], 
AgCN + 2NH4OH = [Ag(NH3)2]CN + 2H2O, 

AgCl + 2Na2S2O3(р) = Na3[Ag(S2O3)2] + NaCl, 
2AgCl + 2Na2S2O3 = Na2[Ag2(S2O3)2] + 2NaCl, 
Na2[Ag2(S2O3) ] + Na2S = Ag2S↓ + 2Na2S2O3, 

2AgCl + H2 = 2Ag + 2HCl,  2AgF + Н2 = 2Ag + 2HF  (t), 
5AgCl + 3Br2 + 3H2O = 5AgBr + HBrO3 + 5HCl  (t), 

5AgCl + 3I2 + 3H2O = 5AgI↓ + HIO3 + 5HCl  (t), 
2AgCl + H2SO4 = Ag2SO4 + 2HCl   (кипячение), 

   4AgCl + 2Na2CO3 = 4Ag↓ + 4NaCl + 2CO2 + O2 (плавление, также и с AgBr), 
   AgI(т)  + 2Na2S2O3 =Na3[Ag(S2O3)2] + NaI, 

AgГ(т)  + HГ(к) = H[AgГ2] (Г = Cl, Br, I), 
AgГ(т)  + MeГ(к) = Me[AgГ2]  (Г = Cl, Br, I; Me = ЩМ): 

AgCl + КСl(к)  = K[AgCl2]  (также с NaCl, KС1, NH4C1, СаС12, MnCl2), 
2AgCl = 2Ag + Cl2 , свет. 

AgBr (т)  + 2Na2S2O3 =Na3[Ag(S2O3)2] + NaBr, закрепление фотоматериалов, 
2AgBr (т)  = 2Ag  +  Br2 (ультрафиолетовое освещение), 

AgBr (т)  + 2NH3(г)  =[Ag(NH3)2] Br, 
2AgBr + Zn = 2Ag + ZnBr2  (в кислой среде, t, также с  Pb, Cu), 

AgF(p) + Ag = Ag2F, Ag2F  = AgF + Ag    (t> 100 oC), 
2AgF + H2O = 2Ag + 2HF + 1/2O2(t);   2AgF + H2   = 2Ag + 2HF  (t),
AgI(т)  + KCN(p)= AgCN↓белый + KI; AgCN + KCN(p) = K[Ag(CN)2], 

AgI(т)  + 2KCN(p)  = K[Ag(CN)2]  + KI, 
2AuCl(т)+ AuCl(т)+ H2O(гop) = 2Au + H[Au(OH)Cl3],   ММД, 

3AuCl(т)  = AuCl3  + 2Au  (t);   2AuCl = 2Au  + Сl2 (выше 289 °С), 
AuCl +  МСl(конц) = M[AuCl2] (M = Н, Na, K), 

2AuCl + 3NaOH (конц., гор.) = Na[Au(OH2)] + AuOH (золь, син.) + NaCl, 
AuCl + 2NH3

.Н2O[конц] =  [Au(NH3)2]Cl +  2Н2O, 
AuCl(сухой) + 2NH3(г)  =[Au(NH3)2]Cl; [Au(NH3)2]Cl   = AuCl+ 2NH3↑, 

AuI(т)  + KCN(p)  = AuCN↓белый  + KI; AuCN + KCN(p) = K[Au(CN)2], 
AuI(т)+ 2KCN(p)= K[Au(CN)2]+ KI, AuI(p)+ 

+2Na2SO3S(p)=NaI+Na3[Au(SO3S), 
2AuCl + 2NaOH  = Au2O↓ + 2NaCl + H2O. 
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●Свойства галогенидов Э (II): 
CuГ2

 .2H2O = CuГ2+2H2O(Г = Cl, F, в токе HCl, HF), 
CuCl2 (k) + 2HCl(к)  = H2[CuCl4]; CuCl2 (p) +  4NH3 ↔ [Cu(NH3)4]Cl2, 

CuCl2 (p)+ Cu =  2CuCl,  AgF2  =  AgF + F (t), 
2CuCl2 (p)+  SO2+ 4NaOH(р) =  2CuCl + 2NaCl + Na2SO4  + 2H2O, 

6CuF2  + 4NH3 = 2Cu3N↓+ N2 +12HF  (280 oC), 
2Cu3N = 6Cu + N2 (300 oC), 

CuI2(т)  + 2KCN(p)  = Cu(CN)2↓желтый  + 2KI, 
Cu(CN)2 + 2KCN(p) = K2[Cu(CN)4], 

2Cu(CN)2 = 2CuCN  + (CN)2, 
H2[CuCl4] + 4H2O ↔ [Cu(H2O)4]Cl2 + 2HCl (разбавление), 

4AgF2  + 2H2O = 4AgF + 4HF + O2;  6AgF2  + 3H2O = 6AgF + 6HF + O3. 
●Свойства галогенидов Э (III): 

2AgF3 = 2AgF2 + F2  (200 oC), 
AuГ3(т)= AuГ + Г2  (t, Г = I, Br, Cl, F); AuCl3 = AuCI + Cl2 (150–185° С), 

AuГ3(т) + HГ(конц.)= H[AuГ4] (Г = I, Br, Cl, F); AuCl3 + HCl(конц.) = H[AuCl4], 
H[AuCl4].4H2O = AuCl3  + HCl↑ + 4H2O(t>120 oC), 

AuF3(т) + 3H2O = Au(OH)3↓ + 3HF (полный гидролиз), 
AuСl3(т) + H2O = H[Au(OH)Cl3]; AuCI3

.2H2O =AuCl3 + 2H2O (выше 30 °С), 
AuCl3   + 3NaN3  = 3NaCl  + AuN3  + 3N2        (t), 

AuCl3(р)  + 4KCN(p) = K[Au(CN)4] + 3KCl, 
AuCl3(р)  + 6KCN(p) = K3[Au(CN)6] + 3KCl, 

AuCl3(р)  + 3KSCN(p) = Au(SCN)3↓красный + 3KCl, 
AuCl3(р)  + 6KSCN(p) = K3[Au(SCN)6]красный + 3KCl, 

AuCl3(р)  +  4NH3(г)  =[Au(NH3)4]Cl3; [Au(NH3)4]Cl3 = AuCl3 + 4NH3↑,
2AuCl3 + 6NaOH (разб.) = Au2O3 + 6NaCl + 3H2O, 

2AuCI3 + 3F2 = 2AuF3 + 3C12 (200 °C); 2AuCl3 + 3H2S= Au2S3+ 6HCI (в эфире), 
2AuCl3 + 3H2O2(конц.) = 2Au (коллоид) + 3O2 + 6HC1, 

AuCl3 + 3FeSО4 = Au + Fe2(SО4)3 + FeCl3  (200 °C), 
AuCl3 + 4Na2SО3S (конц.) = Na3[Au(SО3S)2] + 3NaCl + Na2S4O6. 

●Получение и свойства сульфидов: 
Cu  +  S  = Cu2Sтемно-серый  (t);  2Ag(т) + H2S(г) = Ag2S + H2↑(t),

4Ag(т) + 2H2S(г) + О2   = Ag2S + 2H2О(в оу), 
2AgNO3(p) + H2S(г)= Ag2S↓ + 2HNO3, 

2K[Au(CN)2](p) + H2S(г)  + 2HCl(p)  = Au2S↓ + 2KCl + 4HCN (t), 
2Li[AuCl4](p) + 3H2S(г) = Au2S3↓ + 6HCl + 2LiCl (холод), 

2H[AuCl4](p) + 3H2S(г) = Au2S3↓ + 8HCl (холод), 
8AuCl3(р) + 9H2S + 4H2O = 4Au2S2↓черный + H2SO4 + 24HCl, холод, 

2AuCl3(вэфире) + 3H2Sв эфире = Au2S3↓черный + 6HCl   (t), 
Cu(NО3)2 (p)  +  Na2S(p) = CuS↓черный + 2NaNО3, 

Au2S3 = 2Au + 3S    (t> 200 oC); Au2S3 +  Na2S(p) = 2NaAuS2(p) тиоаурат, 
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2NaAuS2 + H2O = Au2S3↓+ NaНS + NaOH, NaAuS2= NaAuS+ S, 
Me2S  + H2O ≠   (Ме = Cu, Ag, Au), 

Me2S  + HCl (p) ≠  (Ме = Cu, Ag, Au),  Ag2S + HCl(к) = 2AgCl + H2S, 
Me2S  + H2SO4 (p) ≠  (Ме = Cu, Ag, Au), 

Cu2S  + 10HNO3 + 4HNO3  = 2Cu(NO3)2  + H2SO4 + 10NO2 + 6H2О,
3CuS  + 8HNO3   = 3CuSO4 + 8NO+ 4H2О, 

MeS  + HCl (p)  ≠ ;        MeS  + H2SO4(p) ≠  (Ме = Cu, Ag, Au), 
CuS + 2О2(г)   + 5H2O =  CuSO4 

.5H2O; 2CuS  = Cu2S + S ( t =  220 оС), 
Ag2S + 8HNO3 = 6AgNO3 + 2NO + 3S + 4H2O, 

Ag2S + 4NaCN = 2Na[Ag(CN)2] + Na2S;      Ag2S  + H2 = 2Ag + H2S, 
   2Ag2S + 4KOH = 4Ag + 2K2S + 2H2O + O2;    Ag2S + Pb = 2Ag + PbS, 

   Ag2S + Ag2SO4 = 4Ag + 2SO2,    Ag2S + 2O2 = Ag2SO4. 
●Гидриды 

4CuSO4 (p)+ 3NaH2PO2(p)+ 6H2O = 4CuH↓красн.+ H2SO4+3NaHSO4+ 3H3PO4, 
4CuSO4 (p) + 3H3PO2(p)  + 6H2O = 4CuH↓ + 4H2SO4 + 3H3PO4   (50 оС), 

4CuI(в эфире) + LiAlH4(в эфире) = LiAlI4 + 4CuH↓, 2CuH  = 2Cu + H2   (65 оС). 
●Нитриды 

Ag3N + 4HNO3 = 3AgNO3 + NH4NO3, 
   Ag3N + 6KCN + H2O = 3K[Ag(CN)2] + NH3 + 3KOH. 

●Комплексные соединения 
4[Cu(NH3)2]Cl(p) + O2 + 12NH3(г) + 6H2O= 4[Cu(NH3)4](OH)2  + 4NH4Cl, 

4[Cu(NH3)2]Cl(p) + O2 + 8NH3(г) + 2H2O= 4[Cu(NH3)4](OH)Cl, 
4[Cu(NH3)2]Cl(p)+ O2 + 8NH3 +2H2O= 2[Cu(NH3)4]Cl2 +2[Cu(NH3)4](OH)2,

2[Cu(NH3)2]Cl(p) + O2 + 2NaOH(p)+ 2H2O= 2CuO+ 4NH3 + 2NaCl + H2O, 
[Cu(NH3)2]Cl(p) + НС≡С–СН3  =  СuC≡С–СН3 + NH3  + NH4Cl,
2СuC≡С–СН3 +3H2SO4(k) = 2C3H4↑ + 2CuSO4 + SO2↑+ 2H2O, 
СuC≡С–СН3 +3HNO3(к) = C3H4↑ + Cu(NO3)2 + NO2↑+ H2O, 

[Cu(NH3)4]SO4 + 2H2S = CuS↓ + (NH4)2SO4+ (NH4)2S, 
[Cu(NH3)4](OH)2син + Cu = 2[Cu(NH3)2](OH)бесц, 

4H[CuCl2] (p) + 8HCl(к)  + O2(г)     = 4H2[CuCl4] + 2H2O, 
4H[CuCl2] (p) + 4HCl(к)  + O2(г)     = 4H[CuCl3] + 2H2O, 

[Cu(NH3)2]Cl + 2HCl(р)  = CuCl + 2NH4Cl, 
[Cu(NH3)4]Cl2 + 4HCl(р)  = CuCl2 + 4NH4Cl, 

[Ag(NH3)2]OH  + НС≡С–СН3  =  AgC≡С–СН3↓+ 2NH3↑+H2O, 
[Ag(NH3)2]OH  + НС≡С–С6Н5  =  AgC≡С–С6Н5↓+ 2NH3↑+ H2O, 

2[Ag(NH3)2]OH  + RCOH = RCOOH + 2Ag↓ + 4NH3↑+ H2O, 
2[Ag(NH3)2]OH  + HCOOH = CO2↑ + 2Ag↓ + 4NH3↑+ 2H2O, 

[Ag(NH3)2]Cl  + C6H12O6 + H2O = Ag↓ + NH3
.H2O + NH4Cl + C6H12O7,

[Ag(NH3)2]Cl  + KI  =  AgI↓желтый + 2NH3↑+ KCl, 
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[Ag(NH3)2]Cl  + 2KCN   =  K[Ag(CN)2] + 2NH3 +  KCl, 
K[Ag(CN)2] + HNO3 = AgCN + KNO3 + HCN, 
2K[Ag(CN)2] + 2H2S = Ag2S + K2S + 4HCN, 

K[Ag(CN)2] + AgNO3    =Ag[Ag(CN)2] + KNO3, 
2K[Au(CN)2] = 2KCN + 2Au + C2N2 (250–400 °C), 

K[Au(CN)2] + 6H2O = [K(H2O)6]+ + [Au(CN)2]-, 
K[Au(CN)2] + HСl(конц.) = AuCN(желт.) + HCN + KCl   (50° C), 

2K[Au(CN)2] (конц.) + H2S + 2HС1 (разб.) = Au2S + 2KCI + 4HCN, 
2K[Au(CN)2] + Zn = K2[Zn(CN)4] + 2Au. 

●Тетрахлораурат  водорода (тетрахлорозолотая кислота)
Светло-желтое гигроскопичное вещество; хорошо растворяется 

в малом количестве воды и концентрированной хлороводородиой ки-
слоте; при разбавлении изменяет состав. 

H[AuСl4] = AuCl + HCl + Cl2 (156–205 °C), 
H[AuСl4] (конц.) + H2O = H[AuCl3(OH)] + HCl  (разбавление), 

2H[AuСl4] + 8NaOH (разб.) = Au2O3 + 8NaCl + 5H2O  (70–80 °С), 
H[AuСl4] + 5NНз. H2O конц = Au(NH2)2Сl + 3NH4Cl + 5H2O, 

2 H[AuСl4] + 3H2Sг = 2Au  +  3S  + 8HСl, 
H[AuСl4] + CsCl = Cs[AuCl4]  + HСl, 

H[AuСl4] + 3KI = AuI + I2 + HС1 + 3KCl, 
H[AuСl4] + SO2 + 2H2O = H[AuС12] + H2SO4 + 2HСl, 
H[AuСl4] + 3H[SnCl3] + HСl(конц.) = 2Au + ЗH2 [SnCI6], 

2Н [AuCl4] + 3SnCl2 = Au + 3SnCl4 + 2НС1, 
4H[AuСl4] (гор.) + 3N2H5Cl(конц.) =  4Au(коллоид) + 3N2 + 19HСl, 

2H[AuСl4] + 11KOH + 3HCHO = 2Au(коллоид) + 3K(HCOO) + 8КСl + 8H2O, 
H[AuСl4] + 4MCN (конц.) = M[Au(CN)4] + 3MCI + HСl (M = H, Na, К). 

●Реакции катионов Ag+: 
2AgNО3(р)  + 2NaOH(р)  = 2NaNО3 + Ag2O↓бурый + H2O, 

Ag2O + 4NH3
.H2O = 2[Ag(NH3)2]OH  + 3H2Oв присутствии NH4Cl,

2AgNО3(р)  +  K2CrO4  =   Ag2CrO4↓ кирпично-красный  + 2KNО3  (рН =7), 
Ag+ +  Br – = AgBr↓ бледно-желтый;  Ag+   +  I- = AgI↓желтый, 

Ag++ Сl- = AgСl↓ белый;   AgNО3 + HСl= AgСl↓белый+  НNО3, 
AgСl растворим в аммиаке. При подкислении аммиачного рас-

твора кислотой HNO3 снова выпадает белый осадок AgСl: 
AgCl(сухой) + 2NH3

.H2O(к)  =[Ag(NH3)2]Cl + 2H2O, 
[Ag(NH3)2]Cl +2НNО3=AgСl↓ +2NH4NО3, 

2Ag+   +  S2-  = Ag2S↓черный, растворим только в НNО3: 
Ag2S + 8HNO3 = 6AgNO3 + 2NO + 3S + 4H2O. 

●Реакции катионов Cu2+: 
●Растворы солей Сu2+ и кристаллогидрат окрашены в голубой цвет, 

на самом деле окрашены гидратированные катионы меди Сu2+.4H2O, 
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безводные катионы меди Сu2+ не окрашены; Cu2+ окрашивает пламя в 
зеленый цвет. 

●Сероводород образует черный осадок: Сu2+  + Н2S(г) = CuS↓ +  2Н+: 
–CuS + HСl(p) ≠ ; CuS +H2SO4  ≠ ;CuS + НNO3гор = растворяется, 
Cu2+ +  2OH-  = Cu(OH)2↓голубой;  Cu(OH)2 = CuO↓черный + H2O (t), 

Cu(OH)2 + 4NH3(конц.р.) =[Cu(NH3)4]2+
интенсивно синий + 2OH-, 

CuSO4(голубой р.) + 4NH3 
.H2O(к) изб = [Cu(NH3)4]SO4 сине-фиолетовый + 4H2O, 

∑ 2CuSO4(p)+ 4Na2SO3(S)(p)изб= 3Na2SO4 + Na2S4O6 + SO2+ S+ Cu2S↓,
или:                                                                                       темно-бурый 

CuSO4(p)+ Na2SO3(S)(p)изб= Na2SO4 + Cu2S2O3; 
Cu2S2O3+ H2O= CuS↓+H2SO4. 

 
 
3.28.  Химия платиновых металлов 

Ru, Rh, Pd и Os, Ir, Pt  – блестящие серебристо-белые тугоплав-
кие металлы; Os – наиболее активный,  Ir – более устойчив к действию 
хлора; Pt  и Rh – более устойчивы к действию O2 и F2. Pt поглощает 
100, а Pd – 900 объемов водорода. Ru и Os не растворяются даже 
в«царской водке»; Rh и  Ir в компактном виде не растворяются в «цар-
ской водке». Наиболее реакционноспособны Pd и Pt:  Pt  растворяется в 
«царской водке»,  Pd – даже в азотной кислоте. 

●Получение: 
Переработка самородной платины, содержащей Ru, Rh, Pd, 

Os, Ir, Pt, Au: 
1. Образец погружают в «царскую водку», при этом в раствор 

переходят: H2[PtCl6](p), H2[IrCl6](p), H3[RhCl6](p), H2[PdCl6](p), H[AuCl4](p). 
Ru и Os не растворяются. 

2. Раствор нагревают, при этом H2[PtCl6](p) и H3[RhCl6](p) не раз-
рушаются, а H2[IrCl6](p) и H2[PdCl6](p) восстанавливаются: 

H2[ЭCl6](p) = Э↓ + 2HCl↑ + 2Cl2↑. 
3. H2[PtCl6](p) и H3[RhCl6](p) выделяют в осадок: 

H2[ЭCl6](p) + 2NH4Cl = (NH4)2[ЭCl6]↓ + 2HCl. 
4. Осадок прокаливают: 

(NH4)2[ЭCl6]  + 2H2O = 2NH3+ 6HCl + Э↓ + О2 (t). 
5. Проводят щелочную окислительную плавку Ru и Os: 

Э  + 3Nа2O2 = Nа2ЭО4 + 2Nа2O  (t)   или 
Э + NаClО3  + 2NаОН  = Nа2ЭО4 +  NаCl + H2O (t), 

Э(т) + 3NaNО3(т)  + 2NaOH(т)= Na2ЭO4+ 3NaNО2+ H2O. 
6. В водном растворе восстанавливают рутенаты: 

2Na2RuO4 + С2Н5ОН + 2H2O = 2RuO2
.H2O↓+ СН3СООNa+3NaOH, 

при этом осматы остаются в растворе. 
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7. Осматы осаждают из раствора: 
Na2OsO4+ 2NH4Cl = (NH4)2OsO4↓+ 2NаCl 

и подвергают термолизу:  (NH4)2OsO4  = N2  + OsO4 + 4H2. 
8. Оксиды восстанавливают: 

OsO4 +4H2 =Os +4H2O, RuO2+2H2 =Ru+ 2H2O. 
9. Раствор в «царской водке» обрабатывают сульфатом железа 

(II) и осаждают Au. 
10. Оставшиеся в растворе Rh, Pd, Ir отделяют окислением хло-

ритом или броматом: 
Э + 2NaClO2 =  ЭO2↓ + 2NаCl, 3Э + 2NaBrO3 =  3ЭO2↓ + 2NаBr. 

11. ЭO2  =  Э + O2    (Э = Rh, Pd, Ir). 
●Другие методы получения: 

PdCl2p.розовый + CO(г)+ H2O = Pd↓+CO2↑+2HCl (открытие СО в газах), 
2PtCl2(т) + 4HFпл  = 4HCl + Pt + PtF4   (200–250 оС), 

(NH4)2[PtCl6] + 2H2O = 2NH3+ 6HCl + Pt ↓ + О2 (t), 
OsO4  + 4H2  =Os  + 4H2O (22 оС), 

ЭO2  + 2H2   =Э + 2H2O     (t, Э = Os, Pd, Ir, Pt, Ru), 
ЭO2  =  Э + O2   (Э = Rh, Ir),   RuO4  = Ru  + 2O2. 

●Свойства металлов: 
(Os, Ir, Ru) + HNО3  + 3HCl ≠ нет реакции, 

Pd(т) + Cl2(г)  = PdCl2 (в присутствии влаги), 2Rh+3Cl2 = 2RhCl3 красный (250 oC), 
2Rh + 3Cl2  + 6NaCl =  2Na3[RhCl6] (t),  Ir + 2Cl2 + 2NaCl= Na2[IrCl6] (t), 

2Ir  + 3Cl2(г)  = 2IrCl3 (600 oC), 2Pt(т) + 3Cl2(г)  =  2PtCl3 зеленый (400 oC), 
2PtCl3 + 4HCl(p) = H2[PtCl4] + H2[PtCl6], 

Pd(т) + Br2(г)  = PdBr2 (в присутствии влаги), 2Pd(т) + O2 = 2PdO 350–800 oC), 
Pt(т) + O2(г)  = PtO2   (t). 

В процессе использовании Pt в качестве электродов при электролизе 
растворов щелочей:   2Pt(т) + 3O2(г)  = 2PtO3. 

Osпорошок+ 2O2(г) = OsO4↑ (при ОУ), 
4Rh  + 3O2(г)  = 2Rh2O3 черный(t), Ru(т) + O2(г)  = RuO2 (t), 

Ir(т) + O2(г)  = IrO2 (t),  2Rh  + 3BaO2 пероксид  = Rh 2O3 + 3BaO(t), 
Ir  + 2BaO2 пероксид  = IrO2 + 2BaO (t), Э + N2  ≠, 

2Rh + 3F2(г)   = 2RhF3    (t> 400 oC),  RhF3 + кислоты, щелочи ≠, 
Me(т) + 2S(г) = MeS2    (t, Me = Pd, Pt, Ir, Os, Ru),   Pt + 2S(г) = PtS2   (600 oC), 

Me(т) + S(г) = MeS (1000 oC),  Me(т) + 2Si(т) = MeSi2   (t, Me – Pd, Pt), 
Me(т) + Si(т) = MeSi(t),  Me(т) + 2P(г) = MeP2     (t, MeP3, MeP, Me2P, Me3P), 
3Э(т)+ 4HNО3(p)+ 18HCl(p)= 3H2[ЭCl6]+ 4NO↑+ 8H2O   (Э = Pt, Rh, Pd), 

Pd(т)+ 2HNО3(к)+ 2HNО3(к)= Pd(NO3)2+ 2NO2↑+2H2O  (t, в горячем растворе),
Pd(т)+ H2SO4(к)+ H2SO4(к)= PdSO4+ SO2↑+2H2O   (t, в горячем растворе), 

Pd(т) + Na2O2(т)   = PdO + Na2O (сплавление), 
Pd(т) + 2K2S2O7 = PdSO4 + SO2 + 2K2SO4, 
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Os(т) + 8HNО3(к)  = OsO4↓ + 8NO2↑ + 4H2O   (t), 
Os(т) + 4H2SO4(к)    = OsO4↓ + 4SO2↑+ 4H2O (t, в горячем растворе), 

Pt(т) + 2H2SO4(к) + H2SO4(к) = Pt(SO4)2 + SO2↑+ 2H2O (t, незначительно), 
Pt(т)  + HNО3(к,р)   ≠ ;  Pt(т) + HCl(г,к,р)  ≠, 

Pt(т) + 2Cl2(г)  + 2HCl(к) = H2[PtCl6] гексахлороплатиновая, 
Pt(т) + O2(г)   + 6HCl(к)  = H2[PtCl6] + 2H2O, 

Pt(т) + 4KCN(р)  + 2H2O = K2[Pt(CN)4] + 2KOH+ H2↑, 
3Pt + 4HNО3(к) +12HCl(к) = 3PtCl4+ 4NO↑+ 8H2O, 

PtCl4 + 2HCl(к) = H2[PtCl6]: 
∑3Pt(т) + 4HNО3(к) + 18HCl(к)   = 3H2[PtCl6] + 4NO↑  + 8H2O, 
Ru(т)+ 3H2O2 (к)+ 2NaOH(т)= Na2RuO4 + 4H2O (сплавление),

Me(т)+3NaNО3(т)+2NaOH(т)= Na2MeO4+3NaNО2+ H2O (плавл, Me = Os, Ru), 
Pt(т)+ 2NaNО3(т) + 2NaOH(т)  =  Na2PtO3 + 2NaNО2 + H2O (сплавление). 

●Оксиды металлов 
RuO2(т), RuO4(т), PdO(т), PdO2(т), OsO2 (т), OsO4(т), IrO2(т),  Ir2O3(т),  

PtO(т),  PtO2(т),  PtO3(т), только OsO4 – бесцветное вещество; RuO4(т) –
оранжевого цвета; остальные – черного цвета; большинство из них с 
водой не взаимодействуют; RuO4(т) и OsO4(т) в воде растворяются; окси-
ды родия не изучены. 

●Получение: 
Э + O2  =ЭO2 (t, кроме Pd);  Э + 2O2  =ЭO4 (t,  Э = Ru и Os),   

2Э+ O2 , =2ЭO(t),   2ЭO2  =ЭO4  + Э(t);  ЭO4   +  2H2 = ЭO2   + 2H2O. 
●Свойства оксидов металлов: 

PdО + кислоты ≠  ;   PtO – растворяется только в «царской водке», 
2Ir2O3 черный = 3IrO2  + Ir,  ВМД; 

PtO2  + 2NaOH(p)+ 2H2O = Na2[Pt(OH)6], 
PtO2   + 6HCl(p)  = H2[PtCl6] хлороплатиновая-сильная + 2H2O, 

IrO2(т),  Ir2O3(т),  RhO2 + кислоты ≠,   IrO2(т),  Ir2O3(т),  RhO2 + щелочи ≠, 
2RuO2 = RuO4  + Ru  (t>100 oC), 2PtO3 сильный окислитель= 2PtO2 + O2 (20 oC), 

PtO3+ 8HCl(р)= H2[PtCl6] +3H2O + Cl2, 3PtO3+2NaOH(пл) =Na2P3tO10+H2O,
2RuO4(т)  + 4NaOH(p) =2Na2RuO4 перрутенат+ 2H2O + O2↑, 

2RuO4(т)  + 4NaOH(p) =2Na2[RuO3(OH)2]рутенат(VI) + O2↑(200 oC), 
RuO4(т) + 10HCl(р)   = H2[RuCl6] + 4H2O + 2Cl2↑, 

2RuO4 + 16HCl(р)= 2RuCl3 + 8H2O + 5Cl2↑;  RuO4  = RuO2 + O2 (200 oC), 
RuO4   = Ru + 2O2    (t>200 oC);  RuO4 – в спирте взрывается, 

RuO4(т)  + 2H2O ↔ H2[RuO4(OH)2] = H4RuO6  (нейтральная среда), 
OsO4(т) + 8HCl(к)  = OsCl4 + 4H2O + 2Cl2↑(только с конц. HCl(к)), 

OsO4(т) + С2Н5ОН = OsO2 + СН3СООН + 2H2O (медленно), 
OsO4(т)  + 2H2O ↔ H2[OsO4(OH)2] = H4OsO6  (нейтральная среда), 

OsO4(т)  + 2NaOH(к) =  Na2[OsO4(OH)2]↓перосмат, красный, 
OsO4(т) – плавится без разложения. 
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●Комплексные соли 
Na2[Pt(OH)6](p)  + H2SO4(p)  = H2[Pt(OH)6]↓белый, слабая + Na2SO4, 

H2[Pt(OH)6] = Pt↓черный + 2Cl2+ 2HCl,
Na2[Pt(OH)6](p)  + 2H2O  = H2[Pt(OH)6]↓белый+ 2NaOH, 

H2[PtCl6](p)+ 2RbCl(p) = Rb2[PtCl6]↓желтый+ 2HCl(реакция открытия Rb+), 
H2[PtCl6](p)+ 2NH4Cl(p)= (NH4)2[PtCl6]↓желтый+ 2HCl (реакция открытия NH4

+), 
(NH4)2[PtCl6] = 2NH4Cl + Pt↓черный + 2Cl2, 

H2[PtCl6](p)+ 2KCl(p) = K2[PtCl6]↓желтый+ 2HCl (реакция открытия K+), 
H2[PtCl6](p)+ 2CsCl(p) = Cs2[PtCl6]↓желтый+ 2HCl (реакция открытия Cs+), 

H2[PtCl6](p)+ 2AgNO3(p) = Ag2[PtCl6]↓бурый+ 2HNO3,
H2[PtCl4](p)+ H2S(г)  = PtS↓черный+ 4HCl, 

H2[PtCl6](p)  + 8NaOH(p)  = Na2[Pt(OH)6](p)  + 6NaCl + 2H2O, 
Me2[PdCl6] (p)красный+ 4MeOH(p) =Pd(OH)4↓красный+ 6MeCl(Ме = ЩМ), 

MeCl3(p) + 6KCN(p)  = K3[Me(CN)6] (p) + 3KCl    (Me = Rh, Ir), 
2KSCN(p) + K2[PdCl4] (p)  = Pd(SCN)2↓красный + 4KCl, 

Pd(SCN)2 + 2KSCN(p) = K2[Pd(SCN)4], 
2KSCN(p) + K2[PtCl4] (p)  = Pt(SCN)2↓коричневый + 4KCl, 

Pt(SCN)2 + 2KSCN(p) = K2[Pt(SCN)4], 
RhCl3(p) + 6KSCN(p)= K3[Rh(SCN)6] (p) + 3KCl, 

MeCl3(p)  + 6NH3  = [Me(NH3)6]Cl3   (Me = Rh, Ir, Ru), 
[Me(NH3)6]Cl3  = 6NH3  + MeCl3     (t), 

Na3[IrCl6](p)+ 3NaOH(p)= Ir(OH)3↓зеленый+ 6NaCl (в отм. инерт. газа), 
2Na2OsO4(т) + 2H2O + O2 = Na2[OsO4(OH)2]. 

●Соли металлов 
4Rh(NO3)3  = 2Rh2O3 + 12NO2↑  + 3O2↑  (t),

2Na2RuO4(т) + 2H2SO4(p)  = 2RuO2 ↓+ 2Na2SO4 + 2H2O + O2↑, 
Na2RuO4(p)  + Cl2 = RuO4  + 2NaCl, 

Pd(NO3)2(p)  + Hg(CN)2(p) = Pd(CN)2↓белый+ Hg(NO3)2, 
Pd(NO3)2(p)  + H2S (г)  = PdS↓черный + 2НNO3,

PdS + HCl  ≠ нет реакции;   PdS + (NH4)2S ≠ , 
PtCl4(p)  +2H2S (г)  = PtS2↓черный + 4НCl. 

●Гидраты оксидов и гидроксиды металлов 
●Получение гидратов оксидов: 

RuCl4 + 4H2O = RuO2
.2H2O↓+ 4HCl; RhF4 + 4H2O = RhO2

.2H2O↓+4HF, 
PdCl4  + 4NaOH(p)  =  PdO2

 .2H2O↓красный + 4NaCl, 
PtCl4  + 4NaOH(p)  =  PtO2

 .2H2O↓желтый + 4NaCl. 
Анодным окислением К3[PhCl6] в щелочной среде: 
катод:  4H2O +2е = H2 + 2ОН-                                                  7 
анод: PhCl6

3-  + 4ОН-  –7е = RhO2
 .2H2O + 3Cl2          2 

∑2К3[PhCl6] + 14H2O  = 7H2 + 2RhO2
 .2H2O + 6Cl2+ 6КOH, 

2Rh(NO3)3(p)+ 6NaOH(p)= Rh2O3
.2H2O↓черный+ 6NaNO3 + H2O (t), 

4Na3IrCl6  + 12NaOH(p)  = 2Ir 2O3
.2H2O↓  + 3H2O. 
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●Свойства гидратов оксидов: 
RhO2

 . 2H2O + 2КOH(к)  = К2[Ph(OH)6], 
RhO2

 . 2H2O + SnCl2  + Rh(OH)2 + Sn(OH)2Cl2,
4RhO2

.2H2O = 2Rh2O3↓+8H2O + O2(t); PdO2
.2H2O +4HCl(p)=PdCl4  + 4H2O, 

PdO2
 .2H2O + 2NaOH(p) = Na2[Pd (OH)6];   PdO2

 .2H2O= 2PdO+O2+2H2O, 
PtO2

 .2H2O + 6HCl(p) = H2[PtCl6]↓белый + 4H2O, 
PtO2

 .2H2O + 2NaOH(p) = Na2[Pt (OH)6]. 
●Получение гидроксидов: 

PdCl2 + 2NaOH(p) = Pd(OH)2↓ + 2NaCl, 
PtCl2 + 2NaOH(p) = Pt (OH)2↓красный + 2NaCl (в отсутствие O2), 

OsCl4  + 4H2O  = Os(OH)4  + 4HCl; IrCl4  + 4H2O = Ir(OH)4  + 4HCl, 
Na2IrO3(p) иридат + 3H2O  = Ir (OH)4 ↓+  2NaOH(p), 

RhCl3(p)  + 3NaOH(p)  = Rh(OH)3↓желтый+ 3NaCl (холод), 
Rh(NO3)3(p)+ 3NaOH(p)  = Rh(OH)3↓желтый+ 3NaNO3 (холод), 

IrCl3  + 3NaOH(p)  = Ir(OH)3↓зеленый+ 3NaCl. 
●Свойства гидроксидов: 

2Pt (OH)2 = Pt + PtO2  + 2H2O (t),  PtO2  = Pt +O2  (t < t1),
Pd(OH)2 + H2SO4(p) = PdSO4(p)+ 2H2O; Pd(OH)2 + 2NaOH(p)=Na2[Pd (OH)4],

2Pd(OH)4  =2PdO + 4H2O + O2,  в оу, 
Pt(OH)4  + 2NaOH(p) = Na2[Pt(OH)6], Pt(OH)4  + 6HCl(p)= H2[PtCl6] + 4H2O, 
Rh(OH)3(т) = RhО(OH)  + H2O (t1), 2Rh(OH)3(т)= Rh2O3↓черный+ 3H2O(t>t1), 

Rh(OH)3(т) + 3HCl(p) = RhCl3 + 3H2O, Rh(OH)3+ 3КOH(к)= К3[Ph(OH)6], 
Rh(OH)3(т) + КOH(к)  = К[Ph(OH)4], 

4Rh(OH)3(т) + O2 + 2H2O  = 4RhO2
 . 2H2O↓ темно-зеленый,

2Pt(OH)2  + O2(г) + 2H2O = 2Pt(OH)4, 
Ir (OH)4  + 6HCl(p) = H2[Ir Cl6] + 4H2O; Ir (OH)4  + КOH(к)  ≠, 

Ir (OH)4  + Na2O = Na2IrO3+ 2H2O,  спекание, 
Ir (OH)4  + 4Na2O = Na8IrO6  + 2H2O, спекание, 

2Ir(OH)3(т) = Ir2O3↓черный+ 3H2O  (t). 
 
 
3.29. Химия благородных газов 

●Свойства ксенона: 
Xe(г) + PtF6  = Xe[PtF6]  (t, также с Kr, Rn), 

Xe(г) + F2(г)  = XeF2  (400 оС, также с Kr, Rn), 
Xe(г) + 2F2(г)  = XeF4   (также с Kr, Rn, 400 оС, 101 kПа), 
Xe(г)  + 3F2(г)  = XeF6  (также с Kr, Rn,  600 оС,  6 мПа), 
Xe(г) + 4F2(г)  = XeF8  (также с Kr, Rn, 700 оС, 20 мПа), 

Xe(г) + 2AgF2(т) + 2BF3(г) = XeF2  + 2AgBF4 (t), 
Xe(г) +  O2F2(г) = XeF2 + O2   (–118 оС). 
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●Свойства оксидов (неустойчивы и взрывоопасны): 
2XeO3(т) = 2Xe↑ + 3O2↑ (t>70 оС возгоняется с разложением), 

5XeO4(г) = Xe↑ + 4XeO3 амфотерный  + 4O2↑;  XeO4(г)  + 2H2O = H4XeO6, 
Ba2XeO6(т)+ 2H2SO4(к)   = 2BaSO4↓+ XeO4↑ + 2H2O  (–5 оС), 

Na4XeO6(т) +  2H2SO4(100 %)   = 2Na2SO4  + XeO4↑ + 2H2O, 
XeO3(т) + H2O = H2XeO4, 

XeO3(т) + NaOH(р) = NaHXeO4, только кислые ксенаты удалось выделить, 
2NaHXeO4+ 2NaOH(р)= Na4XeO6 перксенат+ O2 + Xe + 2H2O,

XeO3(т) + 2NaOH(р) = Na2XeO4 + H2O, 
XeO3(р) + 6KI(р) + 6HCl(р) = Xe↑ + 3H2O + 6KCl + 3I2,

XeO3(т) + 4NaOH(р) + O3 = Na4XeO6 перксенат+ O2↑ + 2H2O, 
5XeO3(т) + 6MnSO4(р)+ 9H2O = 6HMnO4 + 5Xe↑ +  6H2SO4. 

●Свойства фторидов: 
В ряду XeF2<XeF4 <XeF6  акцепторные свойства усиливаются.

XeF2(т)  + H2O + HBrO3(р)    = HBrO4 + Xe↑  +2HF, 
1) XeF2(т)  + H2O=  XeO + 2HF (t);  2)XeO + H2O = Xe↑ + H2O2    (t), 

3) XeF2(т)  + H2O2(р)  = Xe↑ + O2↑ + 2HF (t), 
∑ 2XeF2(т)  + 2H2O= 2Xe↑ + O2↑ + 4HF (t, легко), 

3XeF2(т)  + S(плав)  = 3Xe↑ + 2SF6  (t),
5XeF2(т)+ 2Mn(NO3)2(р)+ 16KOH(р) = 2KMnO4 +10KF+4KNO3+ 5Xe↑+ 8H2O, 

5XeF2(т)  + 2CeF3  = Xe↑ + 2CeF4    (200 oC), 
XeF2(т)  + KГO3(р)  + 2KOH(р) =  KГO4 + 2KF + Xe  + H2O (Г = Br, I), 

XeF2(т)+ 2SbF5(т) = XeF2
.2SbF5  (t);  3XeF2(т) + 2CsF(т) = Cs2XeF8  + 2Xe (t), 

2XeF4(т) + 2CsF(т) = Cs2XeF8 + XeF2 (t);  XeF2(т)  + H2(г)  = Xe + 2HF (t), 
XeF2(т)  + 2Hg= Xe + Hg2F2    (t), 

2XeF2(т)  + 4NaOH(р) = 2Xe + O2 + 4NaF + 2H2O, 
XeF6(т)  + 3H2O = XeO3 + 6HF (0 oC, мгновенно) или 
XeF6(т)  + 4H2O = H2XeO4 + 6HF  (0 oC, мгновенно), 
H2XeO4 + Ba(OH)2 = BaXeO4↓ белый + 2H2O (0 oC), 

2BaXeO4   = 2BaO + 2Xe + 3O2   (125 oC), 
XeF6(т)  + H2O = XeOF4 + 2HF    (–183 oC), 

XeOF4(ж) + H2O = XeO2F2  + 2HF   (–183 oC), 
XeO2F2(т)  + H2O = XeO3 + 2HF  (–183 oC), 

XeO3(т) + XeOF4(ж)  = XeO2F2, 
4XeF6(т)  + 18H2O = 3H4XeO6  + 24HF +  Хе, 

2XeF6 + 3SiO2 = 2XeO3 + 3SiF4  или 2XeF6 + SiO2 = 2XeOF4 + 3SiF4, 
2XeOF4 + SiO2  = 2XeO3 + SiF4, 

XeF6(т) + CsF(т)  = CsXeF7(т)(t), 2CsXeF7(т)  = Cs2XeF8   + XeF6  (50 oC), 
XeF6(т) + 2NaF(т)  = Na2XeF8   (t), 

XeF4(т)  + H2O = XeOF2   + 2HF (–80 oC), параллельно протекает: 
2XeF4(т)  + 6H2O = Xe↑ + Xe(OН)4↓ + O2 + 8HF (–80 oC), 
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6XeF4(т)  + 12H2O = 2XeО3↓ + 4Xe↑ + 3O2↑ + 24HF (t, мгновенно), 
3XeF4(т)  + 8H2O = 2H2XeO4 + 12HF  + Xe↑, 

XeF4(т)  + 4KI(т) = Xe + 4KF + 2I2   (t), 
XeF4(в HF) + Pt + 2HF= Xe + H2[PtF6](t),  XeF4  + 2H2(г) = Xe + 4HF(t), 

5XeF4(т)  + 4MnCl2 + 16H2O = 4HMnO4 + 5Xe + 20HF  + 8HCl (t), 
3XeF4 + 2S(плав)= 3Xe + 2SF6 (взрыв) (t), 2XeF4(т) + 2CsF= Cs2XeF8+XeF2, 

XeF4(т)  + 2Hg= Xe + 2HgF2 (t),  7KrF2 + 2Au = 2KrF[AuF6] + 5Kr↑, 
KrF[AuF6] = AuF5 + Kr + F2   (57 oC), 

KrF2 + AuF3  = AuF5 + Kr↑  (t);   KrF2 + AsF5   = KrF[AsF6]. 
●Ксеноновые кислоты H2XeO4  и H4XeO6 
H2XeO4  и H4XeO6 – кислоты средней силы;  существуют в сво-

бодном виде только при низких температурах; соли – ксенаты и перк-
сенаты соответственно. 

H2XeO4(р)+ NaOH(р) = NaHXeO4  + H2O, 
H2XeO4(р) + 2NaOH(р) = Na2XeO4 +2H2O, 

Na2XeO4(р)  + 2NaOH(р)  + O3 = Na4XeO6 + O2↑ + H2O, 
Na4XeO6(р) + 2H2SO4(безвод., охлажденная)= XeO4↑ + 2Na2SO4+ 2H2O, 

3LiHXeO4(р)  + 9LiOH(р)  + O3  = 3Li4XeO6 + 6H2O, 
2LiHXeO4(р)  + 2LiOH(к) = Li4XeO6 + O2 ↑+ Xe↑ + 2H2O, 

2BaXeO4 = Ba2XeO4  + Xe↑ + 2O2↑, 
H4XeO4(р)   + 4HCl(р)   = 2Cl2↑+ Xe↑ + 4H2O. 
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ХИМИЯ ОРГАНИЧЕСКИХ СОЕДИНЕНИЙ 
1. АЛКАНЫ СnH2n+2 

Алканы – предельные углеводороды с общей формулой СnH2n+2; 
от СН4 по С4Н10 – газообразные вещества, от С5Н12  по С15Н32 – жидкос-
ти, от С16Н34  и далее – твердые вещества (парафины); метан и этан – 
без запаха; жидкие углеводороды – с запахом бензина; твердые – без 
запаха; в воде не растворяются; sp3-гибридизация атомов углерода; 
валентный угол 109о28´; для них характерны процессы риформинга: 
циклизация, ароматизация, изомеризация, объединение в более круп-
ные молекулы; легче замещается водород при третичном углероде, 
затем –при вторичном, труднее – при первичном. 

●Свойства алканов: 
●Реакции замещения: 
●Реакции замещения с галогенами протекают по цепному сво-

бодно-радикальному механизму с образованием различных продуктов 
(энергичнее действуют фтор и хлор, слабее бром, йод не реагирует): 

СnH2n+2 + I2(г)   ≠ нет реакции, 
СnH2n+2 + (3n+1)F2(г) → nСF4 + (2n+2)HF(взрыв): 

СН4(г)  + 4F2(г)→ СF4 + 4HF,  С3Н8(г)  + 10F2(г)→3СF4 + 8HF. 
СН4 + Сl2 tприили

светуна → СН3Сlхлорметан + HCl, 

СН4 + 2Сl2 tприили
светуна → СН2Сl2дихлорметан + 2HCl, 

СН4(г) + 3Сl2(г) tприили
светуна → СНСl3трихлорметан(хлороформ)+3HCl, 

2СНСl3 (хлороформ)+ О2 
светуна →2HCl + 2СОСl2 фосген, 

СН4(г)  + 4Сl2(г) tприили
светуна → ССl4 тетрахлорметан + 4HCl, 

СН3СН2СН3(г)  + Br2(г) tприили
светуна → СН3СНBrСН3 + HBr, 

СН3СН(СН3)СН3+Br2 tприили
светуна →СН3СBr(СН3)СН3+HBr . 

2-метилпропан                                                     2-бром-2-метилпропан 

●Реакция замещения с азотной кислотой (нитрование) протекает 
по цепному радикальному механизму и осуществляется в промышлен-
ности при жестких условиях: 

СН4(г)  + HО−NO2(г) фазагазовая
С500400 о

 → СН3NO2 + Н2О, 

С2Н6(г)  + HО−NO2(г) фазагазовая
С500400 о → СН3СН2NO2+ Н2О٭, 

 .образуется также и СН3NO2 за счет разрыва связи С–С٭
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СН3СН2СН3(г) + HО−NO2(г)  фазагазовая
С500400 о СН3СН(NO2)СН3+ Н2О ,٭٭  

 .образуются также СН3NO2 и С2Н5NO2 за счет разрыва связи С–С٭٭
●Нитрование осуществляется в лаборатории по реакции Конова-

лова разбавленной азотной кислотой (12 %) при температуре 140 oC и 
давлении: 

СН4(г)  + HО−NO2(12%р.) Р
С140 о

→ СН3NO2 + Н2О٭٭٭ , 

СН3СН2СН3(г) + HО−NO2(12%р.) Р
С140 о

СН3СН(NO2)СН3+ Н2О, 

СН3 СН(СН3)СН2СН3+HО−NO2(12%р.) Р
С140 о

→ СН3СNO2(СН3)СН2СН3+Н2О, 
 протекает легче всего на третичном, затем – на вторичном٭٭٭

углероде. 
●Взаимодействие с концентрированной серной кислотой (суль-

фирование): 
СН4 + НО–SO3H(к) → СН3SO3H+Н2О ,٭٭٭٭  

                                            сульфометан, метилсульфокислота 

СН3СН2СН3+НО–SO3H(к) → СН3СН(SO3H)СН3 (2-сульфопропан)+ Н2О(t), 
СН3СН(СН3)СН2СН3+НОSO3H(к)→ СН3СSO3H(СН3)СН2СН3+Н2О(t), 

2-метилбутан                                                                                                             2-метил-2-сульфобутан 

 протекает легче всего на третичном, затем – на вторичном٭٭٭٭
углероде. 

●Другие способы сульфирования (сульфоокисление): 
2СН4(г) + 2SO2 + О2(г) → 2СН3–SO3H метилсульфокислота, 

СН4(г)  + SO2 + Cl2(г)  → СН3–SO2Cl сульфохлорид + HCl. 
●Реакции окисления алканов: 
●Полное окисление кислородом воздуха: 

СН4(г)  + 2О2(г)  → СО2 + 2Н2О    (t), 
2C4H10 + 13O2→ 8СО2 + 10Н2О   (t). 

 Окисление алканов кислородом воздуха относится к реакциям٭
радикального замещения, в избытке кислорода горят бецветным пла-
менем, при недостатке – желтым пламенем. 

●Неполное окисление кислородом воздуха: 
2СН4(г)  + 3О2(г)  → 2СО + 4Н2О    (t), 

СН4(г)  + О2(г)  → С + 2Н2О    (t). 
●Каталитическое окисление алканов: 

(в зависимости от катализаторов образуются спирты, альдегиды, ки-
слоты или кетоны): 

CH3–CH3+ [О]→ CH3–CH2–OHпервичный спирт,
CH3–CH3 + [2О]→ [CH3–CН(OH)2] → CH3–CНOальдегид + Н2О, 
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CH3–CH3 + [3О]→ [CH3–C(OH)3] → CH3–CОOНкислота +Н2О, 
CH3–CH2–CH3 + [О]→ CH3–CH(OH)– CH3вторичный спирт, 

CH3–CH2–CH3 + [2О]→ [CH3–C(OH)2– CH3] → CH3–C(O)– CH3кетон+ Н2О, 
2СН4(г)  + О2(г)  t

kat → 2СН3OHметанол, 

2CH3–CH3(г)  + О2  t
kat → 2CH3–CH2–OHэтанол, 

2CH3–CH2–CH3(г) + О2 t
kat → 2CH3–CH(OH)–CH3пропанол-2,

СН4(г) + О2(г) t
kat → НСНOметаналь+ Н2О, 

CH3–CH3(г) + О2 t
kat → CH3–CНOэтаналь + Н2О, 

CH3–CH2–CH3 +  О2 t
kat → CH3–C(O)– CH3 пропанон+ Н2О, 

2СН4(г)+ 3О2(г) t
kat →  2НСОOHметановая+ 2Н2О, 

2CH3–CH3 + 3О2(г) t
kat →  2CH3–CОOН этановая +2Н2О, 

●Жесткое каталитическое окисление: 
CH3CH2CH2CH3 + O2 t

kat → C2H5OH + СН3СНО (неполное окисление), 

2CH3CH2CH2CH3 + 5O2 t
kat →  4СН3СООН + 2Н2О (неполное окисление), 

СnH2n+2+  КМnO4(K2Cr2O7)≠ нет рекции. 
●Термическое разложение (термолиз, пиролиз) алканов без дос-

тупа кислорода: 
СnH2n+2 →  nC  +  (n+1)Н2     (t>1000 oC), 

СН4(г)→ C  + 2Н2(t> 1000 oC) .٭  
-При быстром охлаждении продуктов пиролиза метана образу٭

ется ацетилен: 
2СН4(г) →C2Н2 +3Н2 (1500 oC). 

●Термический или каталитический крекинг (расщепление с обра-
зованием алканов и алкенов с меньшим числом атомов углерода, 600 oC): 

С4Н10(г)  t
kat

или →С2Н6(г) +С2Н4(г) , 

С5Н12(г)  t
kat →С3Н8(г) +С2Н4(г) , 

С5Н12(г)  t
kat

или →С2Н6(г) +С3Н6(г) , 

С6Н14(г)  t
kat

или →С3Н8(г) +С3Н6(г). 
●Каталитическое дегидрирование алканов с образованием  алке-

нов/алкинов: 
2СН4(г) → С2Н2(г) + 3Н2 (1500 oC, синтез ацетилена), 

2СН4(г) → С2Н4(г) + 2Н2 (1000 oC, Ni), 
С4Н10(г)  →С4Н6    + 2Н2  (600 oC, Al2O3/Cr2O3), 
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С2Н6(г) → С2Н4(г) + Н2 (850 oC, Ni), 
С4Н10(г)  →С4Н8    + Н2 (600 oC, Al2O3/Cr2O3). 

●Риформинг (изомеризация, циклизация, ароматизация) алканов: 
●Циклизация: 

BrCH2CH2CH2Br  +  Zn  → C3H6 циклопропан  + ZnBr2    (t), 
BrCH2CH2CH2CH2Br  +  Zn  →  C4H8 циклобутан  + ZnBr2    (t), 

CH3CHBrCH2CH2Br  +  Zn  → C3H5–CH3 метилциклопропан  + ZnBr2    (t), 
СН3СН2СН2СН2СН2СН3 →C6H12 циклогексан  + Н2    (кат, t ). 

●Изомеризация: 
С4Н8 (циклобутан)   →  С3Н5–СН3  метилциклопропан   (AlCl3, t ), 

СН3СН2СН2СН2СН3, н-пентан  →СН3СН(СН3)СН2СН3, 2-метилбутан(кат, t), 
C6H12 циклогексан → C5H9–СН3 метилциклопентан. 

●Ароматизация: 
СН3СН2СН2СН2СН2СН3 →C6H6 бензол + 4Н2    (кат, t), 

C6H12 циклогексан→C6H6 бензол + 3Н2    (кат, t), 
C6H11–СН3 метилциклогексан→C6H5–СН3 толуол + 3Н2    (кат, t). 

●Циклические и ароматические соединения при риформинге те-
ряют боковые цепи: 

C6H11–СН3 метилциклогексан + Н2    →  C6H12 + СН4  (кат, t ), 
C6H5–СН3 толуол + Н2    →  C6H6 + СН4  (кат, t). 

●Конверсия метана (получение синтез-газа): 
СН4(г)  + Н2О(гор.пар)  →[CО+ 3Н2]синтез-газ (800 oC, кат: Ni), 

СН4(г)  + СО2 →2[CО+ Н2]синтез-газ (800 oC,  кат: Ni). 
●Свойства галогенпроизводных алканов: 
●Гидролиз моногалогеналканов приводит к образованию спиртов: 

С2Н5Г  + Н2О →  С2Н5OH  + HГ   ( Г = Cl, Br), 
С2Н5Г + NaOH(р)→ С2Н5OHэтанол+ NaГ (Г = Cl, Br). 

●Гидролиз дигалогеналканов с образованием двухатомных 
спиртов: 

СН2Br–СН2Br + 2NaOH(р)→ СН2OH-СН2OHэтандиол-1,2+ 2NaBr. 
●Гидролиз дигалогеналканов с образованием альдеги-

дов/кетонов: 
– при гидролизе первичных дигалогеналканов образуются аль-

дегиды: 
СН3–СНBr2 + 2NaOH(р)→ СН3–СНОэтаналь+ 2NaBr+ Н2О, 

– при гидролизе вторичных дигалогеналканов образуются кетоны: 
СН3СBr2СН3+ 2NaOH(р)→ СН3–СО–СН3ацетон+ 2NaBr+ Н2О. 
●Гидролиз тригалогенпроизводных приводит к образованию кислот: 
СН3–СBr3 + 3NaOH(р)→ СН3–СООНэтановая+ 3NaBr+ Н2О. 

●Реакции дегидрогалогенирования по реакции Зайцева :٭  
С2Н5Сl + NaOH →CH2=CH2+ NaСl + Н2О, 
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СН3СНBrСН2Br +2NaOH → СН3С≡СН + 2NaСl + 2Н2О, 
СН3СН2СНBr2 +2NaOH → СН3С≡СН + 2NaСl + 2Н2О. 
 .Каждый галоген в спиртовом растворе щелочи образует одну π-связь٭
●Реакции аминирования (получение аминов): 

СН3Сl + 2NН3(р) → СН3NН2 метиламин+ NН4Сl, 
С2Н5Br  + 2NН3(р) → С2Н5NН2 этиамин+ NН4Br, 

СН3СНBrСН3 ++ 2NН3(р) → СН3СН(NН2)СН3 пропиламин-2+ NН4Br. 
●Реакции дегалогенирования с образованием алкенов: 

BrCH2–CH2Br  +  Zn(порошок)     → CH2=CH2  + ZnBr2,
СН3СНBrСН2Br + Zn(порошок)   →   СН3СН=СН2 + ZnBr2 (t). 

●Реакции циклизации: 
BrCH2CH2CH2Br  +  Zn  → C3H6 циклопропан+ ZnBr2    (t), 

BrCH2CH2CH2CH2Br  +  Zn  →  C4H8 циклобутан+ ZnBr2    (t), 
CH3CHBrCH2CH2Br  +  Zn  → C3H5–CH3 метилциклопропан+ ZnBr2    (t), 

CH3CHBrCH2CH2CH2CH2CH2Br + 2Na →C6H12–CH3 метилциклогексан+ 2NaBr(t). 
●Реакция восстановления йодпроизводных: 

С2Н5I + HI  → С2Н6 + I2   (t). 
●Реакция восстановления водородом: 

CH3CHCl2 + 2H2 → C2H6  + 2HCl (никель). 
●Реакции получения кислот: 
1) C2H5Cl + NaCN → C2H5CN + NaCl, 

2) C2H5CN + 2H2O → C2H5COOH + NH3 (H2SO4); 
1) C2H5Cl + Mg → C2H5MgCl реактив Гриньяра (в эфире), 
2) C2H5MgCl + CO2(сухой лёд) → C2H5COOMgCl, 

3)C2H5COOMgCl   + H2O → C2H5COOH + Mg(OH)Cl. 
●Реакции Вюрца: 

2С2Н5Br  + 2Na → С4Н10  + 2NaBr(t). 
В случае разных галогеналканов образуется смесь трех углево-

дородов٭: 
1) С2Н5Br  + 2Na+ СН3Br→С3Н8  + 2NaBr(t), 

2) 2С2Н5Br  + 2Na→С4Н10  + 2NaBr(t), 
3)2СН3Br+ 2Na→С2Н6  + 2NaBr(t). 

 .Такие реакции обычно не используют٭
●Реакции присоединения не характерны для алканов: 

СnH2n+2 + Br2(p)   ≠ ,СnH2n+2 + H2≠. 
●Возможные пути получения алканов: 
1. В промышленности: 
●Из простых веществ: 

nC + (n+1)Н2  →CnH2n+2  (450–500 oC, кат: Fe,Ni, Pt,Pd, давление): 
C+   2Н2→ СН4(г). 
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●Термокаталитическим восстановлением СО (из синтез-газа): 
[nCО + (2n+1)Н2] синтез-газ → CnH2n+2    + nН2О (300 oC, кат: Fe): 

[CО+ 3Н2] синтез-газ →  СН4(г)  + Н2О (300 oC, кат: Ni или Fe, давление), 
[2CО+ 5Н2] синтез-газ → С2Н6   + 2Н2О  (300 oC, кат: Ni, давление). 

●Каталитическим гидрированием непредельных углеводородов: 
      С2Н4  + Н2 → С2Н6 (150 oC,  кат: Ni, если Pt, то при оу), 
      С2Н2  + 2Н2 →  С2Н6   (t,  кат: Ni, если Pt, то при оу). 
●Получают также из природных и попутных газов и нефти: 
При первичной перегонке нефти происходит разделение ее на 

отдельные фракции в соответствии с температурой кипения: более ле-
тучие углеводороды образуют бензиновую фракцию, менее летучие – лиг-
роиновую, еще менее летучие – керосиновую, еще менее летучие газойле-
вую фракцию. При этом получается лишь 15–20 % бензина. Нелетучая жид-
кая часть образует мазут – смесь тяжелых углеводородов.       

При вторичной переработке нефти проводят термический или 
каталитический крекинг тяжелых углеводородов. Термическому кре-
кингу подвергают более высококипящую фракцию – мазут, каталити-
ческому – дизельную фракцию. В последнем случае получается более 
высококачественный бинзин с большим октановым числом за счет ри-
форминга. 

2. В лаборатории: 
●Сплавлением солей карбоновых кислот со щелочами (декар-

боксилирование натронной известью Ca(OH)2+ NaOH): 
СН3СООNa + NaOH→СН4 + Na2CO3   (200 oC), 

СН3СН2СООNa + NaOH→С2Н6 + Na2CO3  (200 oC), 
(СН3СН2СОО)2Ba + 2NaOH →CH3CH2CH2CH3 + BaCO3 + Na2CO3  (t). 

●Гидролизом карбида алюминия или разложением кислотами: 
Al4C3  + 12Н2О →  3СН4↑ +  4Al(OH)3, 
Al4C3  + 12HCl  →  3СН4↑ +  4AlCl3,

Al4C3  + 12HNO3 →  3СН4↑ +  4Al(NO3)3,
Al4C3  + 6H2SO4 →  3СН4↑ + 2Al2(SO4)3. 

●По реакции Вюрца удлиняют цепь: 
2С2Н5Br  + 2Na → С4Н10  + 2NaBr(t), 
2С4Н9Br  + 2Na → С8Н18+ 2NaBr(t). 

●Электролизом растворов солей карбоновых кислот (синтез Кольбе): 
2СН3СООNa(р) + 2Н2О → С2Н6 + Н2 +2СО2+2NaOH: 

Катод: 2Н2О+ 2ē= Н2 +2OH-                              1 
Анод:  2СН3СОО-  ˗2ē = С2Н6 +2СО2        1 

2СН3СН2СООNa(р)+ 2Н2О → С4Н10+Н2+2СО2+2NaOH, 
2СН3СН2СН2СООNa(р)+ 2Н2О → С6Н14 +Н2+2СО2+2NaOH. 
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●Восстановлением галогенроизводных и спиртов: 
С2Н5I  + HI(р)   →   С2Н6 + I2;     CH3I + H2  →   CH4 + HI, 

С2Н5ОН  + 2HI(р) →С2Н6+ I2+ Н2О: 
1) С2Н5ОН  + HI(р) →С2Н5I + Н2О, 

2) С2Н5I  + HI(р) →С2Н6 + I2. 
●Декарбоксилированием солей карбоновых кислот в расплавах 

щелочей: 
СН3СООNa(т)+ NaOH(раплав) → СН4+Na2СО3, 

СН3СН2СООNa(т)+ NaOH(раплав) → С2Н6+Na2СО3, 
СН3СН2СН2СООNa(т)+ NaOH(раплав) → С3Н8+Na2СО3. 

●Синтезом по Гриньяру: 
1) C2H5Cl + Mg → C2H5MgClреактив Гриньяра (в эфире), 

2) C2H5MgCl + С2Н5Cl→ C4H10 + MgCl2. 
● Использование алканов и их галогенопроизводных:
СН3Сl – хлодоагент, анестезирующее средство; СН2Сl2, СНСl3 хлороформ, 

ССl4, СНBr3 бромоформ – жидкие растворители; СНСl3хлороформ, СНI3 иодоформ, 
CF3CHClBrнаркотан – анестезирующие средства; ССl4 – для тушения по-
жара; С2H5Cl – жидкость для местного обезбаливания; СНBr3 бромоформ – 
противокашлевое средство; С2H4Cl2 дихлорэтан, СН3Br – для  обеззаражи-
вания почвы и зерна от колорадского жука. Вазелиновое масло – смесь 
жидких предельных углеводородов – используют в медицине, парфю-
мерии и косметике. Вазелин – смесь жидких и твердых предельных 
углеводородов – основа мазей. Парафин – смесь твердых предельных 
углеводородов, используют в виде тепловых процедур при лечении 
нефритов, артритов, в качестве упаковочного материала. 

 
 
2. ЦИКЛОАЛКАНЫ 

Циклоалканы – алициклические соединения с общей формулой 
СnH2n: С3Н6(газ), С4Н8 (газ), С5Н10 (жидкость), С6Н12(жидкость),  характерна sp3-гиб-
ридизация атомов углерода. Валентные углы: С3Н6 – 60о,  С4Н8 – 90о, 
С5Н10 и С6Н12 близки к 109о28´. В воде не растворяются или растворя-
ются очень плохо. Характерны структурная изомерия, обусловленная 
размером цикла, межклассовая изомерия с алкенами; при наличии двух 
заместителей возможна цис-транс-изомерия. 

●Возможные пути получения: 
●Дегалогенированием дигалогенпроизводных алканов (циклизация): 
BrСН2(СН2)3СН2Br  + 2Na  →  С5Н10 циклопентан (ж) + 2NaBr(t), 

ClСН2СН2СН2Cl   + Zn   →  С3Н6 циклопропан(газ) + ZnCl2  (125 оС), 
CH3CHBrCH2CH2Br  +  Mg  =  C3H5–CH3 метилциклопропан+ MgBr2    (t), 

CH3CHBrCH2CH2CH2CH2CH2Br + 2Na→C6H12–CH3 метилциклогексан+2NaBr (t), 
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Br–(СН2)4–Br + 2Liамальгама  → С4Н8 циклобутан (газ)  + 2LiBr, 
Br–(СН2)6–Br + 2Liамальгама → С6Н12 циклогексан + 2LiBr. 

●Каталитическим гидрированием бензола: 
С6Н6  + 3Н2   →  С6Н12 циклогексан  (t, Ni,С6Н6 выделяют из нефти). 

●Каталитической дегидроциклизацией алканов: 
С6Н14  → С6Н12 циклогексан + Н2  (t, Р, кат: Ni, риформинг). 

●Свойства циклоалканов 
●Реакции замещения: 
● На свету протекает реакция радикального замещения (сходст-

во с алканами): 
С3Н6 (газ) +Cl2→ С3Н5Cl+НCl,    С4Н8 (газ)+ Cl2→ С4Н7Cl+НCl, 

С5Н10   + Cl2  → С5Н9Cl + HCl,       С6Н12  + Cl2  → С6Н11Cl  + HCl, 
С6Н11Cl+ Cl2  → С6Н10Cl2  + HCl,   С6Н10Cl2+ Cl2  → С6Н9Cl3  + HCl, 

С6Н9Cl3  +Cl2  → С6Н8Cl4  + HCl. 
●Нитрование протекает как и у алканов, по радикальному механизму: 

С6Н12+ НО–NО2(р)  → С6Н11NО2+Н2О  (140 оС). 
●Реакции присоединения: 
●Обесцвечивание бромной воды происходит только в случае с С3Н6: 

С3Н6(газ) + Br2 бромная вода →  BrСН2СН2СН2Br, 
С4Н8 (газ)+ Br2 бромная вода  ≠ ;       С5Н10  (ж)  + Br2 бромная вода  ≠. 

●Присоединение галогенов с разрывом малых циклов происхо-
дит на холоде и в темноте легко(сходство с непредельными углеводо-
родами): 
С3Н6(газ)+ Br2(газ) → BrСН2СН2СН2Br,   С4Н8 (газ)+ Cl2→ ClСН2СН2СН2Cl, 

С5Н10    + Cl2≠ ,   С6Н12  + Cl2≠. 
●Присоединение галогеноводородов с разрывом малых циклов       

протекает легко (сходство с непредельными углеводородами): 
С3Н6(газ)+HCl(газ)→СН3СН2СН2Cl 1-хлорпропан, 

С3Н6(газ)+ HBr(газ) → СН3СН2СН2Br 1-бромпропан, 
С4Н8 (газ)+ HBr(газ) → СН3СН2СН2СН2Br. 

В случае с HI возможна реакция окисления-восстановления: 
1) С3Н6(газ)+HI(газ) → СН3СН2СН2I1-йодпропан, 

2) СН3СН2СН2I+ HI(газ)→ СН3СН2СН3   +   I2, 
С5Н10    + НCl≠ ,       С6Н12  + НCl≠ . 

●Гидрирование малых циклов протекает легко: 
С3Н6 (газ) + Н2  →С3Н8 пропан   (80 оС, кат: Pt), 

С4Н8 (газ)   + Н2  → С4Н10 бутан  (180 оС, кат: Ni). 
●Гидрирование обычных циклов происходит с трудом: 

С5Н10  + Н2  → С5Н12     (320 оС, кат: Pt), 
С6Н12+Н2  → С6Н14     (350 оС, кат: Pt). 
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●Дегидрирование (ароматизация, риформинг, 300 оС, кат: Pt,): 
С6Н12(ж) → С6Н6 бензол + 3Н2. 

●Изомеризация (риформинг, AlCl3, t): 
С4Н8 (циклобутан)   →С3Н5-СН3  метилциклопропан, 
С6Н12 (циклогексан)   →С5Н9-СН3  метилциклопентан, 

С6Н12 (циклогексан)   →СН3–С4Н7–СН3  диметилциклобутан.
●Окисление циклоалканов: 
●Горение: 

С6Н12  + 9О2  = 6СО2 +6Н2О. 
●При жестком окислении происходит разрыв цикла с образова-

нием двухосновных кислот: 
С3Н6+2KMnO4+3H2SO4→НООС–СН2–СООН+2MnSO4+К2SO4 +4Н2О, 
С5Н10 +2KMnO4+3H2SO4→НООС–(СН2)3–СООН+2MnSO4+К2SO4+4Н2О, 
С6Н12+2KMnO4+3H2SO4→НООС–(СН2)4–СООН+2MnSO4+К2SO4 +4Н2О. 

 
3. АЛКЕНЫ СnH2n 

Алкены – непредельные углеводороды этиленового ряда с об-
щей формулой СnH2n (олефины); C2–C4 – газы; C5–C17 – жидкости, от 
С18 – твердые;  характерны sp2-гибридизация орбиталей атомов углеро-
да при двойной связи и три типа изомерии: углеродной цепи, положе-
ния двойной связи, цис-транс-изомерия, они изомерны  циклоалканам 
– межклассовая изомерия. 

●Свойства алкенов: 
●Каталитическое гидрирование (электрофильное присоединение 

водорода): 
СnH2n+  Н2   → СnH2n+2    (20 оС, кат: Pt или 150 оС, кат: Ni),  
С2Н4   + Н2   → С2Н6        (20 оС, кат: Pt  или 150 оС, кат: Ni).  
●Галогенирование – присоединение галогенов происходит в темно-

те и на холоде (20 оС, легче протекает с хлором, труднее – с йодом): 
СnH2n+ Г2 → СnH2nГ2      (Г = Cl, Br, I): 

СН2=СН2 + Cl2(г) → СН2Cl–СН2Cl, 
СН3СН=СН2+ Br2(г) → СН3СНBr–СН2Br. 

●Обесцвечивание бромной воды – качественная реакция на 
кратные связи С=С, С≡С): 

СnH2n+ Br2(р) → СnH2nBr2: 
СН2=СН2 + Br2(р) → СН2Br–СН2Br, 

СН3СН=СН2  + Br2(р) → СН3СНBr–СН2Br. 
●Нуклеофильное замещение на свету: 

СnH2n+ Г2  →  СnH2n-1Г +  HГ( t, свет, Г= Cl, Br, I), 
СН2=СН2 + Br2 → СН2=СНBr +НBr  (свет), 
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СН3СН=СН2  + Cl2  →  СН2Cl–СН=СН2  +  HCl(свет), 
СН3СН2СН=СН2  + Cl2  →  СН3СНClСН=СН2  +  HCl(свет). 
●Алкилирование: 

СН2=СН2+ СН(СН3)3 (2-метилпропан)  → СН3СН2–С(СН3)3 (2,2-диметилбутан ) (t). 
●Присоединение галогеноводородов (гидрогалогенирование) 

происходит по ионному механизму по правилу Марковникова٭ (при 
этом легче присоединяется HI, труднее – HCl). Сначала присоединяет-
ся протон Н+, потом Г-(электрофильное присоединение): 

СnH2n+ НГ(г) → СnH2n+1Г( Г= Cl, Br, I, в оу):
СН3СН2СН=СН2  + HCl(г)→СН3СН2СН(Cl)–СН3  (в оу), 
СН3СН2СН=СН2  + HBr(г)→СН3СН2СН(Br)–СН3(в оу). 

-Протон присоединяетя по месту разрыва π-связи к более гидро٭
генизированному атому углерода, что объясняется положительным  
индукционным эффектом алкил-радикала.  

●Присоединение галогеноводородов против правила Марковни-
кова (по Харашу) при наличии заместителей с отрицательным индук-
ционным эффектом или в присутствии окислителей  Н2О2, О2: 

ClСН2CH=СН2  + HBr→ClСН2СН2CH2Br, 
СCl3CH=СН2  + HBr →СCl3CH2СН2Br,

СН2=СН–СООН + HCl→ClСН2–СН2–СООН, 
ОНС-СН=СН2 +HBr   →  ОНС–СН2СН2Br. 

●Гидратация по правилу Марковникова в присутствии H2SO4 60 %
с образованием спиртов (электрофильное присоединение): 

СnH2n+Н2О → СnH2n+1ОН(t): 
СН3СН=СН2 + Н-ОН  →  СН3СН(ОН)СН3  пропанол-2,

С4Н8 бутен-1+ Н2О→ СН3СН2СН(ОН)СН3 бутанол-2, 
С2Н4этен+ Н2О→ С2Н5ОНэтанол    (300 оС, 80–100 атм., кат: Н3РО4/SiO2). 

●Окисление кислородом воздуха: 
СnH2n+ 1,5nО2  избыток→ nСО2  +  nН2О    (t, полное окисление): 
С2Н4  + 3О2 →2СО2 + 2Н2О(t, горит несветящимся бесцветным 

пламенем). 
●Каталитическое окисление кислородом: 

2С2Н4  + О2  →2СН2 – СН2 этиленоксид(250 оС, кат: Ag), 

                                       О  эпоксиэтан 

2С2Н4Оэтиленоксид+ Н2О  →  2СН3СНОуксусный альдегид, 
2С2Н4  + О2  → 2СН3СНОуксусный альдегид  (t, кат: Pd2+). 

●Реакции окисления сильными окислителями в водных рас-
творах: 

● Мягкое окисление в нейтральной или слабощелочной средах         
(рН ≥ 7) на холоде (реакция Вагнера): 

С2Н4  + [O]+ Н2О → СН2(ОН)СН2ОНэтиленгликоль: 
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3С2Н4 + 2KMnO4(3%) + 4H2O  → 3С2Н4(ОН)2 этандиол-1,2+ 2MnO2↓+ 2КОН, 
С2Н4

о  + 2O-2 + 2Н+  – 2ē  → С2Н4(ОН)2
о      3 (окисление) 

 MnO4
-   + 3ē →  MnO2

о   + 2O-2                  2 (восстановление), 
СН3СН=СН2   +  [O] + Н2О→СН3СН(ОН)–СН2(ОН)пропандиол-1,2: 

3СН3СН→СН2 +2KMnO4 (3%)+ 
4H2O=3СН3СН(ОН)СН2ОН+2MnO2↓+2КОН: 

С3Н6
о  + 2O-2 + 2Н+   – 2ē  → С3Н8О2

 о       3, окисление 
MnO4

-   + 3ē →  MnO2
о   + 2O-2               2,  восстановление. 

В этих реакциях разбавленный малиновый раствор KMnO4
обесцвечивается, образуется черный (бурый) осадок (качественная ре-
акция на кратные связи), разрыва С-С связи не происходит. 

●Мягкое окисление пероксидом водорода на холоде: 
СН2=СН2 + Н2О2   → СН2(ОН)–СН2ОНэтандиол-1,2, 

СН3СН=СН2 + Н2О2   → СН3СН(ОН)–СН2ОНпропандиол-1,2. 
●Жесткое окисление с разрывом двойной связи С=С и обра-

зованием кислот и /или кетонов в кислой среде (рН < 7) при нагре-
вании:  

СН3СН=СН2 + 5[O] →  СН3СООН   +   СО2+ Н2О: 
СН3СН=СН2+2KMnO4+3H2SO4 →СН3СООН+СО2+2MnSO4+К2SO4+4Н2О, 

5С2Н4+12KMnO4 (к) +18H2SO4→ 10СО2+12MnSO4+6К2SO4 +28Н2О.
(СН3)2С=СН2  + 4[O] →  (СН3)2СОацетон + СО2+ Н2О:

5(СН3)2С=СН2+ 8KMnO4+12H2SO4→ 5(СН3)2СОацетон+5СО2+
+ 8MnSO4 + 4К2SO4 + 17Н2О(неполное окисление). 

СН3СН=СНСН3симметрия  + 4[O]→  2СН3СООНуксусная кислота: 
5СН3СН=СНСН3 + 8KMnO4+ 12H2SO4 =  

=10СН3СООН+ 8MnSO4+4К2SO4 +12Н2О. 
(СН3)2С=С(СН3)2 симметрия   + 2[O] →  2(СН3)2СОдиметилкетон : 

5(СН3)2С=С(СН3)2 + 4KMnO4 + 6H2SO4 →   
10(СН3)2СО+ 4MnSO4 + 2К2SO4 + 6Н2О. 

(СН3)2С=СНСН3  + 3[O]→ (СН3)2СОдиметилкетон + СН3СООН: 
5СН3СН=С(СН3)2  + 6KMnO4 + 9H2SO4→   

→5СН3СООН + 5(СН3)2СО+ 6MnSO4 +  3К2SO4 + 9Н2О. 
●Жесткое окисление (t, с разрывом С=С связи) в нейтраль-

ной среде протекает с образованием солей карбоновых кислот и 
/или карбонатов и гидрокарбонатов: 

СН3СН=СНСН3 симметрия  + 6[O]→ 2СН3СОО- + 2ОН-: 
3СН3СН=СНСН3 + 8KMnO4 конц.= 6СН3СООК+ 8MnO2 + 2КОН+2Н2О. 

СН3СН=СН2+ 7[O] →  СН3СОО- + СО3
2- + ОН-+ H2O: 

3СН3СН=СН2+10KMnO4(к)→3СН3СООК+3К2СО3 + КОН+10MnO2+ 4H2O. 
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Образование карбонатов определяется реакциями: 
СО2  + КОН   =  КНСО3,  КНСО3+ КОН = К2СО3+ H2O, 

поэтому возможно образование как кислой соли, так и среднего карбо-
ната. Однако в реакциях окисления алкенов в нейтральной среде  ще-
лочь образуется в избытке, поэтому образуется средний карбонат:  

С2Н4+  4KMnO4 (к)  =2К2СО3+ 4MnO2  +  2Н2О. 
Покажем схему образования и расчета количества карбоната. 
Пример 1: СН2=СН2+  4KMnO4 (к)  →  4MnO2  + 2СО2    +   4КОН 
ν(КОН): ν(СО2)  =  2:1, следовательно, образуется средняя соль: 

СО2  + 2КОН  = К2СО3  +  Н2О. 
Тогда в окончательном виде получим: 

С2Н4+  4KMnO4 (к)  = 2К2СО3  + 4MnO2  +  2Н2О. 
Пример 2: 

3СН3СН=СН2+10KMnO4+ 2H2O→3СН3СООН+3СО2+10КОН+10MnO2. 
При этом 3 моля уксусной кислоты и 3 моля углекислого газа 

будут полностью нейтрализованы щелочью количеством 9 молей. Ос-
тается в растворе 1 моль щелочи. С учетом изложенных расчетов на-
пишем уравнение реакции в окончательном виде: 

3СН3СН=СН2 +10KMnO4→ 3СН3СООК+ 3К2СО3+КОН+10MnO2+4H2O. 
СnH2n+Na, Ag2O, CuCl ≠. 

●Обесцвечивание бурой окраски бромной воды: 
СnH2n+ Br2(р)   → СnH2nBr2: 

СН2=СН2+Br2 (р)→ СН2Br–СН2Br, 
СН3СН=СН2+ Br2(р)→ СН3СНBr–СН2Br 1,2-дибромпропан. 

●Обесцвечивание малиновой окраски разбавленного раствора 
KMnO4  (реакция Вагнера) на холоде: 

СnH2n+ [O]  →  СnH2n(OH)2 (алкандиол-1,2): 
3С2Н4+ 2KMnO4 (3 %) + 4H2O → 3СН2ОН-СН2ОНэтиленгликоль+ 2MnO2 + 2КОН: 
3СН3СН=СН2+2KMnO4 (3 %) +4H2O= 3СН3СНОН˗СН2ОН+ 2MnO2+ 2КОН. 

 ●Полимеризация: 
●Полиэтилен высокого давления, n<45000(t, P): 

nСН2=СН2→  (–СН2–СН2 –)n 
                               этилен-мономер          элементарное звено, полиэтилен 

●Полиэтилен и полипропилен низкого давления: 
(кат: Al(C2H5)3+TiCl4, n =400000): 

nСН2=СН2 →  (–СН2 –СН2 –)n. 
При n = 20 – жидкий полиэтилен (смазочный материал), при  

n = 1500–2000 – твердый, гибкий материал (пленки, бутылки, трубы, 
изоляционный материал), плавится при 110–125 оС, устойчив к кисло-
там и щелочам. 
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nСН3СН=СН2пропилен→  (–СН–СН2 –)n 
                                                              СН3  полипропилен. 
Полипропилен плавится при 174–175 оС, устойчив к кислотам и 

щелочам (электроизоляция, пленки, трубы, прочные и химически 
стойкие волокна, канаты, сети). 

●Политетрафторэтилен, тефлон: 
nСF2=СF2→  (–СF2–СF2 –)n(кат). 

 По химической стойкости превосходит даже золото и платину, 
выдерживает 260 оС. 

Полихлорвинил (пленки, плащи, портфели, искусственная кожа, 
изолятор):  

nСН2=СНCl→  (–СН2–СН–)n(кат.), 

                                                           Cl 
негорюч, устойчив к химреактивам. 

●Получение алкенов: 
●Каталитическая дегидратация спиртов протекает по правилу 

Зайцева (атом водорода отщепляется от соседнего углерода с меньшим 
числом водорода) при определенных условиях: 

1) в лаборатории: 170 оС, H2SO4(к);   
2) в промышленности: 380–400 оС, Al2O3. 

С2Н5ОН этанол   →С2Н4  + Н2О, 
СН3СНОН–СН2–СН3 →  СН3СН=СНСН3 + Н2О. 

●Дегидрогалогенирование в концентрированном спиртовом 
растворе щелочи или в твердой измельченной щелочи происходит по 
правилу Зайцева(водород отщепляется от соседнего атома углерода с 
наименьшим числом водорода), при этом один атом галогена дает одну 
π-связь, два атома – две π-связи: 

СН3СН2Br + KOHспирт→  С2Н4+ KBr+ Н2О(t, в лаборатории): 
СН3СН–СН2Br + KOH(тв) →  СН3СН=СН2 + KBr + Н2О (t). 
●Дегалогенирование дигалогеналканов: 

СН3СНBrСН2Br +Zn(порошок)→ СН3СН=СН2 + ZnBr2(t). 
●Каталитическое дегидрирование алканов (в промышленности): 

СnH2n+2  = СnH2n+ Н2 (560–620 оС, кат: Ni): 
С2Н6 этан →  С2Н4 + Н2;С3Н8 пропан →  С3Н6 + Н2; С4Н10 бутан →  С4Н8 + Н2. 

●Крекинг алканов (в промышленности): 
С4Н10  → С2Н6   + С2Н4    (t, кат.), 

С6Н14  →   С4Н10    + С2Н4    (t, кат.),
С6Н14 →  С3Н8   + С3Н6   (t, катализатор). 

●Каталитическое гидрирование алкинов (в промышленности): 
СnH2n-2 + Н2→ СnH2n (t, Ni или Pt): 

НС≡СН+ Н2→ С2Н4,   НС≡СН+ 2Н2→  С2Н6, 
СН3С≡СН+ Н2→ СН3СН=СН2, СН3С≡СН+ 2Н2→ СН3СН=СН2. 
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4. АЛКАДИЕНЫ 

Диеновые углеводороды (диолефины) с общей формулой 
CnH2n-2 (n≥ 3); изомерны алкинам; sp2-гибридизация орбиталей атомов 
углерода при двойной связи; валентный угол –120о. Характерны изо-
мерия положения кратных связей, углеродного скелета, цис-трансизо-
мерия, межклассовая изомерия с алкинами. 

●Получение алкадиенов: 
●Дегидрирование и дегидратация этанола: 

(425 оС, кат: MgO/ZnO, реакция Лебедева): 
2СН3СН2ОН(г) →СН2=СН–СН=СН2(г) +2Н2О+Н2. 

●Дегидратация бутандиола-1,3: 
СН3СН(ОН)СН2СН2ОН→СН2=СН–СН=СН2(г) +2Н2О (t, H2SO4 (к)). 

●Дегидратация 3-метилбутандиола-1,3 (получение изопрена): 
СН3С(СН3)(ОН)СН2СН2ОН → СН2=С(СН3)–СН=СН2 + 2Н2О  (t,  H2SO4). 

●Дегидрирование бутана (получение бутадиена): 
С4Н10(г) → СН2=СН–СН=СН2(г) +2Н2(г) (600–650 оС, кат: Al2O3/Cr2O3). 

●Дегидрирование бутена (получение бутадиена): 
С4Н8(г) → СН2=СН–СН=СН2(г) +Н2(г) (500–600 оС, кат: MgO, ZnO). 

●Дегидрирование  2-метилбутана (получение изопрена): 
СН3СН(СН3)СН2СН3→СН2=С(СН3)–СН=СН2(ж)+2Н2 (600 оС, кат: Al2O3/ Cr2O3). 

●Из ацетилена и ацетона получают изопрен (метод Фаворского): 
1) (СН3)2СО + С2Н2→(СН3)2С(ОН)С≡СН  (в щелочной среде), 

2) (СН3)2С(ОН)С≡СН +  Н2→(СН3)2С(ОН)СН=СН2, 
3) (СН3)2С(ОН)СН=СН2→СН2=С(СН3)–СН=СН2+Н2О. 

●Свойства алкадиенов: 
Обычно присоединение галогенов, водорода, воды и галогено-

водородов происходит по концам молекулы с образованием двойной 
связи по центру молекулы (возможны и другие варианты в зависимо-
сти от условий): 

●Галогенирование протекает в две стадии: 
1) СН2=СН–СН=СН2 +Br2(г)→СН2Br–СН=СН–СН2Br (t, кат.), 
2) СН2Br–СН=СН–СН2Br+Br2(г)→СН2Br–СНBr–СНBr–СН2Br, 

СН2=СН–СН=СН2 + 2Br2(г)избыток→СН2Br–СНBr–СНBr–СН2Br (t, кат.). 
●Гидрирование протекает в две стадии: 
1) СН2=СН–СН=СН2  + Н2 → СН3–СН=СН–СН3   (t1>t, кат.), 

2) СН3–СН=СН–СН3   + Н2→ СН3–СН2–СН2–СН3,
СН2=СН–СН=СН2  + 2Н2 избыток→ СН3–СН2–СН2–СН3 (t1>t, кат., Р). 

●Присоединение галогеноводородов протекает в две стадии: 
СН2=СН–СН=СН2  + НBr→ СН3–СН=СН–СН2Br (t, кат.). 
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На втором этапе гидрогалогенирование протекает в соответст-
вии с отрицательным индукционным эффектом брома: 

СН3–СН=СН–СН2Br+ НBr→ СН3–СНBr–СН2–СН2Br. 
●Гидратация протекает в присутствии H2SO4 60% в две стадии: 

СН2=СН–СН=СН2  +Н2О→ СН3–СН=СН–СН2ОН(кат: H2SO4). 
На втором этапе гидратация протекает в соответствии с отрица-

тельным индукционным эффектом кислорода: 
СН3–СН=СН–СН2ОН+Н2О→СН3–СНОН–СН2–СН2ОН. 

● Окисление алкадиенов: 
●Мягкое окисление в нейтральной среде  (обесцвечивание мали-

новой окраски разбавленного раствора KMnO4): 
3С4Н6 + 2KMnO4+ 4H2O→ 3ОНСН2–СН=СН–СН2ОН+2MnO2↓+ 2КОН, 

С4Н6
о  + 2O-2+2Н+ – 2ē → С4Н8О2

о      3 (окисление) 
MnO4

-   + 3ē →  MnO2
о  + 2O-2                 2 (восстановление). 

●Жесткое окисление с разрывом связей С=С при нагревании: 
СН2=СН–СН=СН2 + 4KMnO4 + 6H2SO4 →HOOC–COOH + 4MnSO4  + 

+ 2К2SO4 + 2CO2 + 8H2O: 
С4Н6

о  + 8O-2-20ē → С2Н2О4
о  + 2CO2+4Н+    1 (окисление) 

MnO4
-   + 5ē →  Mn2+  + 4O-2                                         4 (восстановление). 

CH2=СH–CH2–CH=CH2 + 4KMnO4 +6H2SO4→HOOC(CH2)COOH+ 
4MnSO4+ 2К2SO4 + 2CO2 + 8H2O: 

С5Н8
о  + 8O-2-20ē → С3Н4О4

о  + 2CO2+4Н+   1 (окисление) 
MnO4

-   + 5ē →  Mn2+  + 4O-2                                       4 (восстановление). 
●Окисление бромной водой (обесцвечивание бромной воды): 

СН2=СН–СН=СН2 +Br2(р)  →СН2Br–СН=СН–СН2Br или: 
СН2=СН–СН=СН2 + 2Br2(р-р)изб.→СН2Br–СНBr–СНBr–СН2Br. 

●Жесткое окисление алкадиенов в нейтральной среде: 
Покажем, что при этом образуются средние соли. Запишем в 

первоначальном виде уравнение реакции:  
3СН2=СН–СН=СН2 + 20KMnO4 +  4Н2О →  

3HOOC–COOH + 20MnO2  + 6СО2 + 20КОН. 
На нейтрализацию 3 молей кислоты и 6 молей СО2 расходуется  

18 молей щелочи: ν(КОН)изб = 20–18= 2 моля. Таким образом, кислые 
соли не образуются. В окончательном виде получим: 

3СН2=СН–СН=СН2+20KMnO4→ 3КOOC–COOК+20MnO2+6К2СО3+2КОН  +8Н2О. 
●Горение в кислороде воздуха: 

2С4Н6 + 11О2  = 8СО2 + 6H2O. 
●Полимеризация алкадиенов. Каучуки 
●Бутадиеновый или дивиниловый нестереорегулярный каучук Ле-

бедева, синтетический, цис- или трансформа (t, стериокатализатор: Na): 
nСН2=СН–СН=СН2 → (–СН2–СН=СН–СН2-)n. 
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●Изопреновый натуральный каучук, стереорегулярный, цис- или 
транс-форма: 

nСН2=С(СН3)–СН=СН2→(–СН2–С(СН3)=СН–СН2–)n (t, кат.).
изопрен   

●Хлоропреновый каучук,стереорегулярный: 
nСН2=С(Сl)–СН=СН2 →(–СН2–С(Сl)=СН–СН2–)n (t, кат.).
хлоропрен 

●Дивинилизопреновый каучук: 
nСН2=С(СН3)–СН=СН2 изопрен + nСН2=СН–СН=СН2 дивинил  → 

(–СН2–СН=СН–СН2–СН2–С(СН3)=СН–СН2–)n (t, кат.). 
●Бутадиенстирольный каучук, шинный:

nСН2=СН–СН=СН2  + nС6Н5СН=СН2 стирол  → 
(–СН2–СН=СН–СН2–СН2–СН–)n (t, кат.). 

                                                            С6Н5 
 Натуральный природный каучук (–СН2–С(СН3)=СН–СН2–)n→ 

стереорегулярный цис-полимер изопрена входит в состав сока растений: 
гевея, гваюлла, кок-сагыз, тау-сагыз, одуванчика, фикуса. Трансполи-
мер изопрена→ гуттаперча. 

 

 
5. АЛКИНЫ CnH2n-2 

Углеводороды ацетиленового ряда с общей формулой CnH2n-2,n≥2; 
изомерны алкадиенам. Характерны изомерия положения тройной связи, 
изомерия углеродной цепи и межклассовая с диеновыми углеводородами; 
sp-гибридизация орбиталей атомов углерода при тройной связи. C2–C4 – 
газы; C5–C15 – жидкости, от C16 – твердые  вещества. 

 
●Получение алкинов: 
●Дегидрогалогенированием дигалогеналканов в спиртовом рас-

творе щелочи или в расплаве щелочи (каждый галоген дает одну π-
связь, в лаборатории): 

СН2(Cl)–СН2Cl1,2-дихлорэтан+ 2KOHв спирте→ С2Н2+ 2KCl + 2Н2О (t), 
СН3СН2Cl21,1-дихлорэтан+ 2KOHв спирте → С2Н2+ 2KCl + 2Н2О (t), 

СН3СН2СН(Br)–СН2Br+ 2KOHв спирте→ СН3СН2С≡СН+ 2KBr + 2Н2О (t), 
СН3СН2СНBr2 (1,1-дибромпропан)+ 2KOH→СН3С≡СН+2KBr+2Н2О (t), 

СН3СН(Cl)–СН(Cl)СН3  + 2KOH→ СН3С≡ССН3 + 2KCl + 2Н2О (t). 
●Дегидрогенизацией алканов (термолиз, в промышленности): 

2СН4(г)  → С2Н2(г) + 3Н2   (1500 oC), 
С2Н6(г)  → С2Н2(г) + 2Н2  (1200 oC). 

●Гидролизом карбида кальция (Велер, в промышленности): 
СаС2 + 2Н2О → СН≡СН + Са(ОН)2. 

●Окислительным пиролизом: 
6СН4  + О2  → 2С2Н2(г) + 10Н2  + 2СО  (1500 oC). 
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●Из ацетиленида: 
СН3I + NaC≡СНацетиленид→СН3С≡СН  + NaI. 

●Свойства алкинов: 
●Реакции присоединения протекают в две стадии: 
●Присоединение водорода (гидрирование): 

С2Н2 + 2Н2  →  С2Н6   (150 oC, Ni, с Pt и Pd – при оу): 
1) С2Н2 + Н2 → С2Н4 этилен;  2) С2Н4+ Н2 → С2Н6 этан. 

●Присоединение галогенов(в случае с бромной водой происхо-
дит обесцвечивание): 

СН3С≡СН + 2Cl2→СН3СCl2–СНCl2: 
1) СН3С≡СН + Cl2→СН3СCl=СНCl, 1,2-дихлорпропен 

2) СН3СCl=СНCl+ Cl2→СН3СCl2–СНCl2, 1,1,2,2-тетрахлорпропан 
СН≡СН + 2Br2(p) →  СНBr2–СНBr2 : 

1) СН≡СН + Br2(p) →  СНBr =СНBr1,2-дибромэтен, 
2) СН≡СН + 2Br2(p) →  СНBr2–СНBr2 1,1,2,2 –тетрабромэтан.

●Присоединение галогеноводородов (гидрогалогенирование) 
протекает по правилу Марковникова: 

СН≡СН + 2HCl →  СН3СНCl2   1,1 -дихлорэтан  (кат: Cu+, Hg2+): 
1) СН≡СН + HCl →  СН2=СНClвинилхлорид (кат: Cu+, Hg2+), 

2) СН2=СНCl+ HCl →  СН3СНCl2   1,1 -дихлорэтан   (кат: Cu+, Hg2+), 
СН3С≡СН + 2HBr →  СН3С(Br2)СН3    (кат: Cu+, Hg2+): 

1) СН3С≡СН + HBr →  СН3СBr=СН2 (2-бромпропен) (кат:Cu+, Hg2+), 
2) СН3СBr=СН2  + HBr →  СН3С(Br2)СН3 (2,2-дибромпропан (кат: Cu+, Hg2+). 

●Присоединение синильной кислоты: 
СН≡СН + HCN →  СН2 =СНС≡N акрилонитрил   (Н+, кат: CuCl), 

СН2 =СНС≡N+ 2Н2О →СН2=СН–СООNН4,
СН2 =СНС≡N+ 2Н2О →СН2=СН–СООН + NН3(t). 

●Присоединение воды (гидратация) происходит по правилу 
Марковникова (реакция Кучерева, t, кат: HgSO4 в 10 % H2SO4): 

1) при гидратации ацетилена образуется ацетальдегид (уксусный 
альдегид): 

СН≡СН + Н2О ≠при оу,    СН≡СН + Н2О → СН3СНО, (Hg2+,  H+), 
2) при гидратации других алкинов образуются кетоны: 
СН3С≡СН + Н2О → СН3С(О)СН3 ацетон (пропанон) (Hg2+,  H+). 

●Присоединение спиртов происходит с разрывом одной π-связи 
и с образованием простых эфиров: 

СН≡СН + СН3СН2OH→ СН2=СН–О–С2Н5 винилэтиловый эфир. 
●Присоединение карбоновых кислот происходит с разрывом од-

ной π-связи и образованием сложных эфиров: 
СН≡СН + СН3СОOH→ СН2=СН–О–С(О)СН3 винилацетат. 
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●Присоединение метаналя в присутствии щелочи: 
СН≡СН + Н–СHО→ СН≡С–СН2OHпропин-2-ол-1. 

●Реакции замещения: 
Атомы водорода в ацетилене легко замещаются с образованием 

ацетиленидов – проявление слабых кислотных свойств: 
2СН≡СН + 2Na(в аммиаке)→ 2НС≡СNaацетиленид неполный + Н2,

СН≡СН + 2Na  → NaС≡СNaацетиленид + Н2, 
2RС≡СН + 2Na  → 2RС≡СNa+ Н2, 

СН≡СН + Ag2O аммиачный→ AgС≡СAg↓желтый+ Н2О  или: 
СН≡СН + 2[Ag(NH3)2]OH → AgС≡СAg↓желтый + 4NH3  + 2Н2О,

RС≡СН + [Ag(NH3)2]OH → RС≡СAg↓желтый + 2NH3  + Н2О, 
СН≡СН + 2AgOHаммиачный → AgС≡СAg↓желтый ацетиленид + 2Н2О, 

СН≡СН + 2CuOHаммиачный→ CuС≡СCu↓красный + 2Н2О или:
RС≡СН + [Cu(NH3)2]OH → RС≡СCu↓красный + 2NH3  + Н2О, 

СН≡СН +[Cu(NH3)2]Cl→CuС≡СCu↓красный + 2NH3  + 2NH4Cl,
CuС≡СCu+    HCl  →СН≡СН + CuCl,

СН3С≡СН + CuCl(в аммиаке) → СН3С≡ССu↓красный + HCl. 
 ●Окисление алкинов: 
●Горят в кислороде воздуха коптящим пламенем: 

2С2Н2(г) + 5О2  → 4СО2  + 2Н2О (полное окисление). 
●Мягкое окисление (холод, без разрыва С–С связи)  в нейтраль-

ной или слабощелочной средах: образуются соли карбоновых кислот 
за счет нейтрализации кислоты образующейся щелочью, или в зависи-
мости от положения тройной связи образуются дикетоны: 

С2Н2симметрия + 4[O] →HOOC–COOHщавелевая: 
3С2Н2  + 8KMnO4→ 3КOOC–COOК+ 8MnO2 + 2КОН + 2H2O, 

3СН3С≡ССН3+ 4KMnO4+ 2H2O→ 3СН3С(О)˗(О)ССН3+ 4MnO2 + 4КОН. 
●Жесткое окисление (t, с разрывом тройной связи) в нейтраль-

ной среде протекает с образованием солей карбоновых кислот (веще-
ства с симметричным строением дают одно вещество), карбонатов и 
гидрокарбонатов: 

СН3С≡ССН3 симметрия  + 4[O]  →2СН3СОО- : 
СН3С≡ССН3 симметрия  + 2KMnO4(к)→ 2СН3СООК + 2MnO2. 

СН3С≡СН+ 8[O] →  СН3СОО- + СО3
2- + НСО3

-: 
3СН3С≡СН+ 8KMnO4(к)→3СН3СООК+ 2К2СО3 + КНСО3+ 8MnO2+ H2O. 

Образование карбонатов определяется реакциями: 
СО2  + КОН   =  КНСО3,   КНСО3+ КОН = К2СО3+ H2O. 

Поэтому возможно образование как кислой, так и средней соли. 
Рассмотрим окисление ацетилена: 

3НС≡СН+ 10KMnO4(к)  + 2H2O→ 10MnO2 + 6СО2 + 10КОН. 
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На реакцию с 6 молями СО2 расходуется 6 молей КОН и образу-
ется также 6 молей кислой соли: 
6СО2   +  6КОН  =  6КНСО3,   ν(КОН)  =  ν(СО2) = ν(КНСО3) =  6 моль. 

ν(КОН)остаток = 10–6 = 4 моля. Далее имеет место реакция: 
4КНСО3   +  4КОН = 4К2СО3  + 3H2O. 

ν(КОН) =  ν(КНСО3)= ν(К2СО3) = 4 моля,  ν(КНСО3)остаток = 6–4 = 2 моля. 
Таким образом, образуется: 2 моля КНСО3 и 4 моля К2СО3: 

3НС≡СН+ 10KMnO4(к)  → 10MnO2 + 2КНСО3 + 4К2СО3  + 2H2O. 
Попробуем решить эту задачу алгебраически: 

СО2  + КОН = КНСО3,  ν(КОН)  =  ν(СО2) = ν(КНСО3) =  х, моля. 
СО2  + 2КОН = К2СО3+ H2O,ν(СО2) = ν(КНСО3) = у, моля, ν(КОН) = 2у. 

х + у= 6 
                               х + 2у= 10,      у = 4,  х = 2. 
ν(КНСО3)остаток  = 2 моля,   ν(К2СО3) = 4 моля. 

Аналогично рассмотрим окисление пропина: 
3СН3С≡СН+ 8KMnO4  + 4H2O → 3СН3СООН  + 3СО2 + 8MnO2  + 8КОН. 

3СН3СООН  + 3КОН → 3СН3СООК + 3H2O. 
ν(КОН) =  ν(СН3СООН)  =ν(СН3СООК) = 3 моля. 

ν(КОН)остаток =  8–3 = 5 молей. 
СО2  + КОН = КНСО3,     ν(КОН)  =  ν(СО2) = ν(КНСО3) =  х, моля. 

СО2  + 2КОН = К2СО3+ H2O,ν(СО2) = ν(КНСО3) = у, моля, ν(КОН) = 2у. 
х + у= 3 
х + 2у= 5,    у = 2,  х = 1. 

ν(КНСО3)остаток = 1 моль,   ν(К2СО3) = 2 моля. 
Тогда окончательно получим:

3СН3С≡СН+ 8KMnO4(к)→3СН3СООК+ 2К2СО3 + КНСО3 + 8MnO2+ H2O. 
●Жесткое окисление (t, c разрывом С–С-связи) в кислой среде 

(рН < 7) протекает с образованием карбоновых кислот (муравьиная 
быстро окисляется далее до углекислого газа), при этом вещества с 
симметричным строением образуют одно вещество:  

С2Н2  +   5[O]  →   2CO2   +  H2O : 
1) С2Н2 + 4[O]  + 2Н+→ 2НCOOH муравьиная, 

2) НCOOH + [O] →CO2  + H2O. 
С2Н2  + 2KMnO4(к)+ 3H2SO4 = 2CO2  + 2MnSO4 + K2SO4 + 4H2O. 

СН3С≡ССН3 симметрия+ 4[O] + 2Н+→ 2СН3СООН: 
5СН3С≡ССН3 +6KMnO4 + 9H2SO4→10СН3СООН+6MnSO4+ 3K2SO4+4H2O. 

СН3С≡СН+ 4[O]  →  СН3СООН + CO2 (неполное окисление): 
5СН3СН2С≡СН+ 4KMnO4(к)+ 6H2SO4→ 5СН3СН2СООН +  

+5CO2+ 4MnSO4 +2K2SO4 + 6H2O. 
●Димеризация и тримеризация алкинов (кат: NH4Cl+CuCl): 

СН≡СН + СН≡СН → СН≡С–СН=СН2 бутен-1–ин-3, 
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3СН≡СН → СН2=СН–С≡С–СН=СН2 дивинилацетилен,
3СН≡СН→ С6Н6   (600 оС, уголь), 

3СН3С≡СН→ С6Н3(СН3)3 (1,3,5-триметилбензол) (t, H2SO4(к)). 
Полимеризация алкинов (кат: комплексные соли меди (1): 

nСН≡СН → (–НС=СН–)n+ nН2 
Отличить бутин-1 от бутина-2 можно с помощью реакций: 

2СН3СН2С≡СН+2Na  →  2СН3СН2С≡СNa + H2↑, 
СН3СН2С≡СН+ [Cu(NH3)2]OH → СН3СН2С≡СCu↓красный+ 2NH3  + H2O, 
СН3СН2С≡СН+ [Ag(NH3)2]OH → СН3СН2С≡СAg↓желтый+ 2NH3  + H2O, 

[СН3С≡ССН3  + (Na,[Cu(NH3)2]OH, [Ag(NH3)2]OH)    ≠. 
 

6. АРОМАТИЧЕСКИЕ УГЛЕВОДОРОДЫ (АРЕНЫ) 

Общая формула аренов СnH2n-6; sp2-гибридизация орбиталей 
всех атомов углерода в ароматическом кольце. Бензол, толуол, этил-
бензол, ксилолы – бесцветные летучие жидкости; в воде не раствори-
мы, ядовиты. Заместители I рода в ароматическом кольце (электроно-
доноры) – это орто-(преимущественно) и пара-ориентаты: ОН, NH2, 
CH3, С2Н5, С3Н7, галогены; заместители II рода в ароматическом коль-
це (электроноакцепторы) – это мета-ориентаты: -NO2, -СНО, -СООН, -
SO3Н, -СО, -СN. Бензол очень стоек к окислению, а его гомологи окис-
ляются относительно легко.  

●Свойства аренов 
●Некоторые особенности аренов: 

С6Н6  +H2O  ≠ ;  С6Н6  +HГ(г)  ≠ (Г  = Cl,Br,I), 
С6Н6  + Br2(р)  ≠  не обесцвечивает бромную воду, 

С6Н6 +KMnO4(р)+H2O ≠  не обесцвечивает раствор перманганата, 
С6Н5–СН3 толуол+Br2(р) ≠ не обесцвечивает бромную воду, 

С6Н5–СН=СН2 (ж) + Br2(р)→ С6Н5–СНBr–СН2Br(обесцвечивание). 
                 стирол, этиленбензол                                               1,2-дибромэтилбензол 

●Горят в кислороде воздуха коптящим пламенем: 
2С6Н6(л.ж)  + 15O2→ 12СО2  + 6Н2О (t), 
С6Н5–СН3(ж)  +9O2→ 7СО2  + 4Н2О (t). 

●Каталитическое галогенирование на холоде (электрофильное 
замещение): 

С6Н6  + Br2(г) → С6Н5Br  + HBr (t, кат: FeBr3), 
С6Н6  + Cl2(г) →С6Н5Cl + HCl (t, кат: FeCl3). 

С6Н6  + 6Cl2(г)изб. → С6Cl6 + 6HCl (t, кат: AlCl3 – сильный катализатор). 
При галогенировании толуола образуется смесь орто- и пара-

хлортолуола (t, кат: FeCl3, идет легче, чем с С6Н6), однако в одну реак-



 323 

цию писать орто- и пара-хлортолуол нельзя, т.к. может образоваться 
различное количество веществ: 

С6Н5–СН3  + Cl2(г) → С6Н4Cl–СН3 + HCl. 
●При избытке галогена можно получить ди- и тризамещенные в 

соответствии с правилами ориентации (t,кат: AlCl3): 
С6Н5–СН3  + 2Cl2(г) → С6Н4Cl2–СН3 орто-, парадихлортолуол  + 2HCl, 
С6Н5–СН3  + 3Cl2(г) → С6Н4Cl3–СН3 (2,4,6-трихлортолуол)  + 3HCl. 
●При освещении (свет или УФ-облучение) происходит присое-

динение галогенов к бензолу: 
С6Н6+ 3Cl2(г)→ С6Н6Cl6 гексохлоран (гексахлорциклогексан) (hν). 

При этих условиях в гомологах бензола происходит замещение 
в боковой цепи: 

С6Н5–СН3  + Cl2(г) → С6Н5–СН2Cl[хлорметилбензол + HCl (t, hν), 
С6Н5–СН3  + 3Cl2(г) → С6Н5–СCl3 трихлорметилбензол + 3HCl (t, hν). 

●Нитрование проводят нитрующей смесью концентрированных 
кислот HNO3  и H2SO4 (реакции замещения, для наглядности HNO3
записывают в виде НО–NO2, NO2 – метаориентат): 

С6Н6  + НО˗NO2(к) → С6Н5NO2(ж)+H2O (t, основной продукт нитрования), 
С6Н5–NO2+ НО˗NO2(к)→ С6Н4(NO2)2 мета-+H2O (труднее, чем с С6Н6), 
С6Н4(NO2)2+HNO3(к)→С6Н3(NO2)3 мета-+H2O (еще труднее, чем с С6Н6), 

С6Н5–NO2+ Cl2 → С6Н4(NO2)Cl мета- + HCl  (t, кат: AlCl3). 
●При нитровании толуола образуется смесь орто- и паранит-

ротолуола (не совсем правильно писать оба продукта в одно уравнение 
реакции, так как количество веществ продуктов может быть разным; 
эти реакции идут легче, чем с бензолом):  

С6Н5–СН3+ НО˗NO2(к)→С6Н4(NO2)–СН3 орто-+H2O (легче,чем с С6Н6), 
С6Н5–СН3 + НО˗NO2(к)→С6Н4(NO2)–СН3 пара-+H2O. 

●В избытке HNO3(к): 
С6Н5–СН3 + 3HNO3(к)→ С6Н2 (NO2)3–СН3+ 3H2O. 

●Тротил (2,4,6-тринитротолуол) – взрывчатое вещество: 
2С6Н2(NO2)3–СН3  → 3N2 + 12CO + 5H2 + 2C. 

●При нитровании хлорбензола также образуется смесь орто- и 
паранитрохлор-бензола: 

С6Н5Cl +НО–NO2(к)→С6Н4(NO2)Cl+H2O. 
●Сульфирование: 
Реакции замещения с образованием бензолсульфокислоты 

(сульфобензол): 
С6Н6  +ОН–SO3Н (к)→ С6Н5SO3Н+H2O (t): 

С6Н5SO3Н+ NaOH =C6H5SO3Na +H2O, 
C6H5SO3Na + 2NaOH = C6H5ONa + H2O + Na2SO3. 
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●При сульфировании толуола образуется смесь орто- и параме-
тилсульфобензола (не совсем правильно писать оба продукта в одно 
уравнение реакции, так как количество веществ продуктов может быть 
разным в зависимости от температуры). Эти реакции идут легче, чем с 
бензолом:  

С6Н5–СН3 +ОН–SO3Н (к)→ С6Н4(SO3Н)–СН3 орто-  +H2O(холод), 
С6Н5–СН3 +ОН–SO3Н (к)→ С6Н4(SO3Н)–СН3 пара-  +H2O. 

●Каталитическое алкилирование: 
●Алкилирование галогеналканами (t, кат: AlCl3, электрофильное 

замещение, реакции  Фриделя–Крафтса): 
С6Н6 + СН3Cl→ С6Н5СН3 + HCl, 

С6Н6+ С2Н5Cl→ С6Н5С2Н5, этилбензол+ HCl. 
В случае с толуолом образуется смесь орто- и парадиметилбен-

зола (не совсем правильно писать оба продукта в одно уравнение реак-
ции, так как количество веществ продуктов в зависимости от темпера-
туры может быть разным; эти реакции идут легче, чем с бензолом):  

С6Н5–СН3 + СН3Cl→С6Н4 (СН3)2 о-диметилбензол+HCl, 
С6Н5–СН3 + СН3Cl→С6Н4 (СН3)2 п-диметилбензол+HCl, 

С6Н6  + ClСН=СН2  →С6Н5–СН=СН2 (ж)  стирол  + HCl. 
●Каталитическое алкилирование алкенами (t, кат: AlCl3 или 

серная кислота): 
С6Н6  + СН2=СН2 → С6Н5–С2Н5, 

С6Н6  + СН2=СН–СН3 → С6Н5–СН(СН3)2, изопропилбензол, кумол
С толуолом образуется смесь орто- и параизомеров: 

С6Н5–СН3  + СН2=СН2 → С6Н5 (С2Н5)–СН3,1-метил-2-этилбензол, 
С6Н5–СН3  + СН2=СН2 → С6Н5 (С2Н5)–СН3,1-метил-4-этилбензол. 

●Алкилирование по реакции Вюрца: 
С6Н5–Cl+2Na + СН3Cl→С6Н5–СН3+ 2NaCl. 

●Каталитическое гидрирование (присоединение водорода): 
С6Н6  + 3H2 → С6Н12 циклогексан (150–160 oC, кат: Ni), 

С6Н5–СН3  + 3H2 → С6Н11–СН3, метилциклогексан (200 oC, кат: Ni). 
●Каталитическая гидратация гомологов бензола (t, кат: 

HgSO4 в 10% H2SO4): 
С6Н5–СН=СН2+H2O→ С6Н5–СН(ОН)СН3,

С6Н5–СН2–С≡СН +4H2O→ С6Н5–СН2С(О)СН3, пропанон бензол.
 

●Каталитическое дегидрирование гомологов бензола: 
С6Н5–С2Н5→С6Н5–СН=СН2 (ж), стирол   + Н2    (550 оС, кат.). 

●Окисление гомологов бензола: 
●Мягкое окисление на холоде без разрыва С–С-связи боковой 

цепи: 
С6Н5СН3   +  3[O]  → С6Н5СООН + H2O: 

5С6Н5СН3 + 6KMnO4 +9H2SO4→ 5С6Н5СООН+ 6MnSO4 +3K2SO4 +14H2O. 



 325 

В нейтральной среде происходит нейтрализация кислоты щелочью: 
С6Н5СН3 + 2KMnO4  → С6Н5СООК  + 2MnO2  + KОН +H2O(кипячение), 

С6Н4(СН3)2+4KMnO4→С6Н4(СООК)2+4MnO2+2KОН+2H2O. 
Стирол в мягких условиях подвергается мягкому окислению по 

реакции Вагнера: 
3С6Н5–СН=СН2+2KMnO4+4H2O→3С6Н5–СН(ОН)˗СН2ОН + 2MnO2+2KОН. 

Более мягкие окислители переводят толуол в бензальдегид: 
С6Н5СН3 + 2MnO2 + 2H2SO4 = С6Н5СНО+ 2MnSO4 + 3H2O. 
●Жесткое окисление в кислой среде (t) сильными окислителями с 

разрывом боковой цепи: 
С6Н5–С2Н5  +  6[O]  → С6Н5СООН + CO2 + 2H2O: 

5С6Н5–С2Н5 + 12KMnO4 + 18H2SO4→  
5С6Н5СООН + 12MnSO4 + 5CO2+ 6K2SO4  + 28H2O. 

С6Н5–С3Н7   +  5[O]  → С6Н5СООН + СН3СООН + H2O: 
С6Н5–С3Н7+ 2KMnO4 + 3H2SO4→  

С6Н5СООН + СН3СООН + 2MnSO4 + K2SO4  +4H2O. 
5С6Н5–СН(СН3)2изопропилбензол+ 18KMnO4 + 27H2SO4→ 
5С6Н5СООН + 10CO2  +  18MnSO4 + 9K2SO4  + 42H2O. 

С6Н5–СН2–С≡СН +  7[O]  → С6Н5СООН + 2CO2 +  H2O: 
5С6Н5–СН2–С≡СН+14KMnO4 + 21H2SO4→ 

5С6Н5СООН + 14MnSO4 + 10CO2 +7K2SO4  + 21H2O. 
5С6Н4 (СН3)2 +12KMnO4  + 18H2SO4 →  

→5С6Н4(СООН)2фталевая+12MnSO4 + 6K2SO4+ 28H2O. 
5С6Н4 СН3(С2Н5)+18KMnO4 + 27H2SO4→ 

→5С6Н4(СООН)2+5CO2+18MnSO4 + 9K2SO4  + 42H2O. 
5С6Н4 СН3(С3Н7)+ 16KMnO4  + 24H2SO4→ 

→5С6Н4 (СООН)2 +5СН3СООН+16MnSO4  + 8K2SO4  + 34H2O. 
●Жесткое окисление в нейтральной среде (t) сильными окислителя-

ми с разрывом боковой цепи(образуется средняя соль-щелочь в избытке): 
C6H5–C2H5 + 4KMnO4(р) → C6H5–COOK + 4MnO2↓ + K2CO3 + KOH + 2H2O,
3С6Н5СН=СН2+10KMnO4→3С6Н5–COOK+3K2CO3+10MnO2+KОН+4H2O. 

3С6Н5СН2С≡СН+14KMnO4→3С6Н5СООК+14MnO2+KНCO3+5K2CO3+ 4H2O. 
Для прямого введения гидроксильной группы в бензольное 

кольцо используют пероксид водорода в присутствии катализаторов 
(солей железа (II) или меди (II): 

С6Н6  + H2O2→C6H5–ОН+ H2O, С6Н6  + ОH+Н2O2→C6H4(ОН)2 + H2O. 
 

●Полимеризация стирола: 
(оргстекло,изоляторы, трубы, тара, пенопласт): 
nС6Н5–СН=СН2 → [–СН–СН2–]n полистирол  (кат.). 

                                              С6Н5 
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●Получение бензола и его гомологов: 
●В промышленности: 
●Переработка нефти и угля (дегидроциклизация, риформинг), 

С6Н12 циклогексан→С6Н6  + 3H2  (300 оС, кат: Pt, Pd, Зелинский), 
С6Н14 →С6Н6  + 4H2 (300 оС, кат: Al2O3/Cr2O3),

СН3(СН2)6СН3→ С6Н4(СН3)2+4H2  (300–500 оС, кат:Al2O3/Cr2O3),
СН3(СН2)5СН3→ С6Н5СН3+4H2 (300–500 оС, кат: Al2O3/Cr2O3). 

●Тримеризация (600 оС, раскаленный уголь): 
3СН≡СН  → С6Н6,    3СН3–С≡СН→ С6Н3(СН3)3, 

СН3СН2–С≡СН→ С6Н3(С2Н5)3. 
●Дегидрирование(300-500  оС, кат: Al2O3/Cr2O3):    

С6Н11СН3 метилциклогексан → С6Н5СН3  + 3H2, 
С5Н9С2Н5, этилциклопентан  =   С6Н5СН3  + 3H2     (300 оС, кат: Pt). 
●В лаборатории: 

С6Н5Br + 2Na + СН3Br→С6Н5СН3  + 2NaBr (реакция Вюрца),
С6Н6 + С2Н5Cl→  С6Н5С2Н5  + HCl(кат:AlСl3,  алкилирование), 

С6Н5СООNa,бензоат (т) + NaOH(плавл)→С6Н6 + Na2CO3 (декарбоксилирование). 
 
 
7. ПРЕДЕЛЬНЫЕ ОДНОАТОМНЫЕ СПИРТЫ СnH2n+1OH 

Предельные одноатомные спирты СnH2n+1OH или СnH2n+2O про-
являют слабые кислотные свойства, ослабевающие с увеличением мо-
лекулярной массы, но лакмус не окрашивают. Для них характерна 
межмолекулярная водородная связь, что обусловливает их высокую 
tкип. Спирты С1–С11 – жидкости, от С12 – твердые вещества; низшие 
спирты до бутанола смешиваются с водой в любых соотношениях, а 
высшие от додеканола – не растворяются. Характерны изомерия цепи и 
изомерия положения ОН-группы, межклассовая изомерия; изомерны про-
стым эфирам; sp3-гибридизация орбиталей атомов углерода; структура  (= 
С–ОН) неустойчива, перестраивается в устойчивую альдегидную 
структуру (–СНО); структура (–С(ОН)2) также неустойчива; пере-
страивается в структуру (-С=О) с образованием воды. Сивушное масло 
на 99 % состоит из пропилового, изобутилового и изоамилового спир-
тов, 1 % составляют высшие спирты (С6–С9) и жирные кислоты. 

●Свойства спиртов: 
●Реакции замещения с активными металлами: 

2С2Н5ОН + 2Na= 2С2Н5ОNa этанолят, этилат + H2 (в безводной среде), 
С2Н5ОNa + H2O→С2Н5ОН + NaОН, гидролиз этанолятов, 

С2Н5ОNa + С2Н5Cl → С2Н5 –О–С2Н5 + NaBr, образование простых эфиров. 
●Реакции замещения со щелочами и другими основаниями: 

СnH2n+1OH+NaОН ≠нет реакции,  С2Н5ОН + Cu(ОН)2  ≠нет реакции. 
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●Реакции замещения с аммиаком (300 оС, Al2O3): 
С2Н5ОНг + NH3 г→С2Н5–NH2  этиламин  + H2O, 

2С2Н5ОНизб + NH3→ С2Н5–NH–С2Н5 диэтиламин  + 2H2O, 
3С2Н5ОНизб + NH3→  (С2Н5)3N триэтиламин  + 3H2O. 

●Реакции нуклеофильного замещения с галогеноводородами и 
бескислородными кислотами  (t, H2SO4(к)): 

С2Н5ОН + HCl↔С2Н5Cl  + H2O,   С2Н5ОН + HBr↔ С2Н5Br + H2O, 
С2Н5ОН + КBr+ H2SO4(к)→ С2Н5Br + КHSO4+ H2O. 

●Реакции замещения с хлорирующими реагентами (PCl5, PCl3 и SOCl2): 
С2Н5ОН + PCl5→ С2Н5Cl  +  POCl3 + HCl, 

3С2Н5ОН + PCl3 → 3С2Н5Cl + H3PO3, 
3С2Н5ОН + PI3→ 3С2Н5I + H3PO3,

С2Н5ОН + SOCl2→ С2Н5Cl  +  SO2 + HCl. 
●Реакции этерификации (замещение) с образованием сложных 

эфиров (кат: H2SO4(к)): 
– этиловый эфир азотной кислоты (этилнитрат): 

С2Н5ОН+ HО–NO2↔ С2Н5–O–NO2   + H2O, 
– этиловый эфир серной кислоты (этилсульфат): 

С2Н5ОН + HО–SO3Н↔С2Н5O–SO3Н+ H2O, 
– этиловый эфир уксусной кислоты (этилацетат): 

С2Н5ОН + СН3СООН ↔ СН3–С(О)–О–С2Н5 + H2O. 
●Реакции присоединения альдегидов с образованием полуацеталей:                                  

С2Н5ОН + СН3СНО↔ СН3СН(ОН)–О–С2Н5,1-этоксиэтанол-1. 
В избытке спирта и в присутствии катализатора (хлороводород)  

образуются ацетали: 
СН3СН(ОН)–О–С2Н5 + С2Н5ОН → СН3СН(О–С2Н5)–О–С2Н5  + H2O. 

                                                                                            1,1-диэтоксиэтан 

●Реакции дегидратации при t ≤ 140 оС (кат: H2SO4(к)) протекают с 
образованием простых эфиров за счет межмолекулярной дегидратации: 

2С2Н5ОН→С2Н5 –О–С2Н5 диэтиловый эфир+ H2O, 
С2Н5ОН + СН3ОН → СН3–О–С2Н5 метилэтиловый эфир+ H2O. 

●Реакции дегидратации при t> 140 оС (170–180оС, кат: H2SO4(к)) 
протекают с образованием алкенов за счет внутримолекулярной дегид-
ратации по правилу Зайцева (водород отщепляется от менее гидроге-
низированного углерода): 

С2Н5ОН  →С2Н4   + H2O, 
СН3СН(ОН)СН3→ СН2=СН–СН3  + Н2О, 

СН3СН(ОН)СН2СН3→ СН3СН=СНСН3  + Н2О. 
●Реакция дегидратации и дегидрирования (425 оС, кат: MgO/ZnO): 

2СН3СН2ОН(г)→СН2=СН–СН=СН2(г),бутадиен-1,3+2Н2О+Н2. 
●Реакции дегидрирования с разрывом связей О–Н и С–Н (t, Cu). 
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При этом первичные спирты образуют альдегиды, а вторичные 
–кетоны: 

СН3СН2ОН→ СН3СНОэтаналь+ Н2, 
СН3СН(ОН)СН3→СН3С(О)СН3 пропанон + Н2. 

Внимание! Третичные спирты не дегидрируются. 
●Реакции окисления кислородом воздуха (горят синеватым пла-

менем): 
С2Н5ОН + 3O2 →2СO2  + 3Н2О + Q. 

●Окисление первичных спиртов сильными окислителями приво-
дит к образованию альдегидов, которые далее легко окисляются до 
кислот. Поэтому альдегиды из первичных спиртов получают окисле-
нием при температуре кипения альдегида. Испаряясь, альдегиды не 
успевают окислиться. 

●В избытке окислителя (KMnO4, K2Cr2O7) в любой среде пер-
вичные спирты окисляются до карбоновых кислот или их солей, а вто-
ричные – до кетонов.  

●Третичные спирты в этих условиях не окисляются, а метило-
вый спирт окисляется до углекислого газа. Все реакции идут при на-
гревании: 

●Неполное окисление в кислой среде и на холоде: 
С2Н5ОН + [O] → СН3СНОэтаналь+ Н2О (t): 
С2Н5ОН + CuO  = СН3СНО + Cu + Н2О(t)٭. 

 .Качественная реакция на спирты٭
2С2Н5ОН + O2 =  2СН3СНО + 2Н2О (t, кат: Cu), 

3С2Н5ОН + K2Cr2O7+ 4H2SO4  = 3СН3СНО + Cr2(SO4)3+K2SO4+ 4Н2О. 
●При использовании концентрированных растворов окислите-

лей  альдегиды далее окисляются до кислот:  
С2Н5ОН + 2[O] → СН3СOОНэтановая+ Н2О (неполное окисление): 

3С2Н5ОН +2K2Cr2O7 + 8H2SO4 → 3СН3СООН+ 2Cr2(SO4)3+ 2K2SO4+ 11H2O, 
5С2Н5ОН+ 4KMnO4 + 6H2SO→5СН3СООН+ 4MnSO4 + 2K2SO4 +11H2O. 

При этих условиях муравьиный альдегид легко окисляется до 
муравьиной кислоты, далее – до угольной (полное окисление):   

5СН3OH + 6KMnO4  + 9H2SO4→ 5СО2+ 6MnSO4 + 3K2SO4 + 19H2O. 
Окисление в щелочной и нейтральной средах приводит к обра-

зованию средних солей: 
С2Н5ОН + 4KMnO4 горячий  + 5KOH → СН3СООK+  4K2MnO4+ 4H2O, 
3С3Н7ОН + 4KMnO4 горячий→ 3СН3СН2СООK+ 4MnO2+ КОН+ 4H2O, 

СН3OH   + 2KMnO4 горячий  → К2СО3 +  2MnO2 + 2H2O. 
●Реакции окисления первичных спиртов щелочными растворами 

галогенов основаны на образовании солей иодно-, бромно- и хлорнова-
тистой кислот, которые являются сильными окислителями, однако их 
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концентрация в растворе незначительна, поэтому спирты окисляются 
до альдегидов: 

С2Н5ОН +I2 + 2NaOH→СН3СНО + 2NaI + 2Н2О, 
С2Н5ОН + Br2 + 2NaOH→ СН3СНО + 2NaBr + 2Н2О, 
С2Н5ОН + Cl2 + 2NaOH→СН3СНО +2NaCl + 2Н2О. 

●Окисление вторичных спиртов сильными окислителями в ки-
слой среде приводит к образованию кетонов: 

СН3СН(OH)СН3 + [O] →  СН3С(O)СН3пропанон  + Н2О: 
5СН3СН(OH)СН3+2KMnO4+3H2SO4→5СН3 С(O)СН3+2MnSO4+K2SO4+ 8H2O. 

Внимание! Окисление третичных спиртов возможно только при 
очень жестких условиях. 

●Восстановление спиртов йодоводородом: 
СН3OH + 2HI→ СН4 + I2 + Н2О (t): 

1) СН3OH + HI → СН3I+ Н2О (t),    2) СН3I + HI → СН4 + I2 (t). 
●Получение одноатомных спиртов: 
●Щелочным гидролизом галогеналканов: 
С2Н5Cl + Н2О  →С2Н5OH +HCl (в присутствии щелочи), 
С2Н5Cl + NaOH(р)→С2Н5OH + NaCl  (t, в лаборатории), 
СН3Сl +AgOH(р)   → СН3OH   +  AgСl↓(в лаборатории). 

●Гидратацией алкенов (кат: Н3РО4  или H2SO4, присоединение 
воды происходит по правилу Марковникова): 
С2Н4  + Н2О  = С2Н5ОН   (300 оС, 7–8 мПа, Н3РО4, в промышленности), 

СН3СH=СН2  + Н2О  → СН3СH(OН)СН3   (t, H2SO4(к)), 
СН3С=СН2  + Н2О  → СН3С(OН)СН3   (t, H2SO4(к)). 

                   СН3                                       СН3 
●Востановлением альдегидов и кетонов водородом (гидрирова-

ние) в присутствии катализаторов: 
СН3С(O)СН3 пропанон+ Н2→ СН3СH(OН)СН3 пропанол-2(t, кат), 
СН3СH2CНOпропаналь + Н2→ СН3СH2СH2OН пропанол-1  (t, кат). 
●Из синтез-газа (в промышленности): 

СО + 2Н2 → СН3OH (300 оС, 5–10 мПа, кат: Cu, ZnO). 
●Сбраживанием сахаристых веществ: 
Спиртовое брожение глюкозы с помощью ферментов: 

С6Н12О6 → 2С2Н5ОН + 2СО2. 
Ферментативный гидролиз сахарозы с последующим брожением 

глюкозы: 
С12Н22О11  + Н2О →2С6Н12О6   (кат: H2SO4,),  С6Н12О6 → 2С2Н5ОН + 2СО2. 

Ферментативный гидролиз крахмала (150–170 оС, H2SO4 (0,1–0,4 %)) 
с последующим брожением глюкозы: 

(С6Н10О5 )n+ nН2О→nС6Н12О6,   С6Н12О6 → 2С2Н5ОН + 2СО2. 
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8. МНОГОАТОМНЫЕ СПИРТЫ 

Предельные двухатомные спирты – гликоли имеют общую 
формулу CnH2n(ОН)2; простейший представитель – этиленгликоль, ядо-
вит. Простейший представитель трехатомных спиртов – глицерин, не-
ядовит. Они имеют общую формулу CnH2n-1(ОН)3. Многоатомные 
спирты – бесцветные сиропообразные жидкости, растворимость и ки-
слотные свойства которых выше, чем у одноатомных спиртов, но ин-
дикатор не окрашивают. Для них характерно образование межмолеку-
лярной водородной связи, что обусловливает их относительно высокие 
температуры кипения. 

 ●Свойства двухатомных спиртов 
●Реакции замещения атомов водорода 
●С активными металлами: 

НО–СH2–СH2–ОН + 2Na→NaО–СH2–СH2–ОNa  + Н2, 
этандиол-1,2 или этиленгликоль                   гликолят натрия (этиленгликолят натрия) 

2НО–СH2–СH2–ОН + 2Na→ 2NaО–СH2–СH2–ОН  + Н2.
                                     неполный гликолят 

●С Cu(OH)2 в присутствии щелочей многоатомные спирты при 
обычных условиях образуют синие растворы гликолятов٭: 

НО–СH2–СH2–ОН + Cu(OH)2→C2H4O2Cu+2Н2О (упрощенно). 
 Качественные реакции на многоатомные спирты – переход٭

осадка в синий раствор. 
●С одноатомными спиртами в кислой среде образуются простые 

эфиры: 
НО–СH2–СH2–ОН + C2H5OH→ НОСH2–О–C2H5 + Н2О. 

●С HNO3(к) в присутствии H2SO4 образуются сложные эфиры: 
C2H4(OH)2+ 2HО–NO2(к) →C2H4(ONO2)2+ 2Н2О. 

●С альдегидами образуются сложные эфиры: 
НО–СH2–СH2–ОН + СН3СНO → НОСH2–О–C(О)–СН3+  Н2О. 

●Реакции замещения гидроксильных групп: 
● С галогеноводородами и хлорирующими агентами:

C2H4(OH)2 + HCl(г)→C2H4(OH)Cl этиленхлоргидрин+ Н2О (неполное замещение), 
C2H4(OH)2 + 2HCl(г)→C2H4Cl2+ 2Н2О (в присутствии H2SO4), 

C2H4(OH)2  +PCl5+  2Н2О→C2H4Cl2   +  H3PO4 + 3HCl. 
●Реакции окисления: 
●Мягкое окисление: 

C2H4(OH)2 + 8HNO3(к) → НООС–СООНщавелевая + 8NO2  +  6Н2О, 
C2H4(OH)2 + Br2(бр. вода)→  НОСН2–СНО гликолевый альдегид+ 2HBr, 

C2H4(OH)2 + 2Br2(бр. вода)→ ОНС–СНО глиоксаль+ 4HBr, 
C2H4(OH)2+ 2Br2(бр. вода)+ Н2О  → НОСН2–СООН гликолевая кислота+ 4HBr, 
C2H4(OH)2+ 3Br2(бр. вода)+ Н2О  →  ОНС–СООН глиоксалевая кислота+ 6HBr. 



 331 

●Жесткое окисление в кислых растворах KMnO4 или K2Cr2O7: 
C2H4(OH)2+ 2KMnO4+ 3H2SO4 → 2MnSO4 + К2SO4 + 2СО2 + 6Н2О. 

●Реакции отщепления: 
●Внутримолекулярная дегидратация с образованием альдегида: 
C2H4(OH)2→[СН2=СН–ОН]виниловый→ СН3СНO+  Н2О  (t, H2SO4). 
●Межмолекулярная дегидратация с образованием диэтиленгликоля: 

C2H4(OH)2+ C2H4(OH)2→ HOCH2–CH2–O–CH2–CH2OH + Н2О. 
●Качественная реакция на многоатомные спирты, отличающая 

их от одноатомных спиртов: 
C2H4(OH)2 + Cu(OH)2→C2H4O2Cuярко-синий р.+2Н2О (NaOH, ОУ). 

●Получение двухатомных спиртов: 
●По реакции Вагнера: 
3С2Н4+ 2KMnO4 + 4H2O→3С2Н4 (ОН)2+ 2MnO2 + 2КОН, 

3СH3CH=CH2+ 2KMnO4+ 4H2O→ 3СH3CH(OH)CH2OH+ 2MnO2+ 2КОН. 
●Щелочным гидролизом дигалогеналканов: 

CH2Cl–CH2Cl+ 2Н2О →C2H4(OH)2+ 2HCl (в щелочном растворе), 
CH2Cl–CH2Cl+ 2NaOH→C2H4(OH)2  + 2NaCl, 

СH3CHClCH2Cl + 2NaOH→ СH3CH(OH)CH2OH+ 2NaCl. 
●Каталитической гидратацией этиленоксида: 

C2H4O  +  Н2О →C2H4(OH)2. 
●Предельные трехатомные спирты CnH2n-1(ОН)3
Глицерин: СH2(OH)СH(OH)СH2(OH) или (C3H5(OH)3) 
(1,2,3-тригидроксипропан или пропантриол-1,2,3).  
●Реакции замещения водорода гидроксильной группы: 
●Реакции с активными металлами и гидроксидами тяжелых металлов: 

C3H5(OH)3   + 3Na→C3H5(ONa)3 тринатрийглицерат   +  3/2Н2,
C3H5(OH)3 + Cu(OH)2→C3H5(OH)O2Cuглицерат+ 2Н2О(в р-ре NaOH) .٭  

 .ярко-синий раствор при нагревании не изменяется٭

●Реакции с кислотами с образованием сложных эфиров (этери-
фикация): 

C3H5(OH)3 + 3HО–NO2→С3H5(ONO2)3+3Н2О (кат: H2SO4) .٭  
 .нитроглицерин, тринитроглицерин – взрывчатое вещество٭

●Разложение нитроглицерина со взрывом: 
4С3H5(ONO2)3→ 12CO2+ 6N2 + O2 + 10Н2О. 

При приеме нитроглицерина в организме протекают процесссы: 
1) С3H5(ONO2)3+3Н2О→C3H5(OH)3 + 3HNO3, 

2) 3Fe2+
гемоглобин + 4H+ + NO3

-  →  3Fe3+  + NO↑+ 2Н2O.٭ 
 .NO в крови  расширяет сосуды и облегчает боли при стенокардии٭
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●Реакции с карбоновыми кислотами с образованием сложных 
эфиров: 

C3H5(OH)3  +  3СН3СООН→C3H5(СН3СОО)3   + 3Н2О. 
                                            уксусно-глицериновый эфир, триацетат 

Сложные эфиры высших карбоновых кислот называют жирами: 
C3H5(OH)3  +  3С15Н31СООН→C3H5(С15Н31СОО)3   + 3Н2О. 

                                                                                   трипальмиат 

●Реакции замещения гидроксильной группы 
 галогеноводородами или галогенидами фосфора: 
1) 2-хлоргидрин (монохлоргидрин) глицерина (преимущественно): 

C3H5(OH)3+HCl(г)→C3H5(OH)2Cl+ Н2О, 
2) 1,2-дихлоргидрин глицерина: 

C3H5(OH)3+ 2HCl(г)→C3H5(OH)Cl2+ 2Н2О, 
3)  1,2,3-трихлорпропан: 

C3H5(OH)3+ 3HCl(г)→C3H5Cl3+ 3Н2О, 
C3H5(OH)3+ 2PCl5→ 2РОCl3 + HCl + C3H5Cl3+ Н2О. 

●Реакция отщепления: 
●Дегидратация с образованием токсичного акролеина (t, в при-

сутствии КHSO4 в качестве водоотнимающего средства): 
C3H5(OH)3→СН2=СН–СОНакролеин+2Н2О. 

●Реакции окисления: 
Являясь одновременно первичным и вторичным спиртом, гли-

церин при окислении образует смесь соответствующего альдегида и 
кетона, и даже кислоту. 

●Мягкое окисление первичного углерода до глицеринового альдегида: 
C3H5(OH)3 + Br2(бром. вода)=СH2(OH)СH(OH)СНO +2HBr. 

●Мягкое окисление вторичного углерода до 1,2-дигидроксиацетона: 
C3H5(OH)3 + Br2(бром. вода)= СH2(OH)С(O)СH2(OH)+ 2HBr. 

●Мягкое окисление до глицериновой кислоты: 
C3H5(OH)3 + 2Br2(бр. вода)+ Н2О = СH2(OH)СH(OH)С(O)ОH+4HBr, 

C3H5(OH)3 + 4HNO3(к)   = СH2(OH)СH(OH)С(O)ОH + 4NO2+ 3Н2О. 
●Мягкое окисление до тартрановой кислоты: 

C3H5(OH)3 + 4Br2(бр. вода)+ 2Н2О =(СООН)2СНОН+8HBr. 
●Мягкое окисление до мезоксалевой кислоты (СООН)2СО: 

C3H5(OH)3 + 5Br2(бр. вода)+ 2Н2О =(СООН)2СО + 10HBr. 
●Жесткое окисление в кислом растворе KMnO4 или K2Cr2O7 (лег-

ко окисляется до углекислого газа и воды, но иногда удается выделить и 
промежуточные продукты (HOCH2–COOH, HOOC–COOH и др.)): 

5C3H5(OH)3+ 14KMnO4+ 21H2SO4 = 14MnSO4 + 7К2SO4+15СО2 + 
41Н2О. 
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●Качественная реакция в щелочной среде с комплексообразованием:
C3H5(OH)3 + Cu(OH)2=СH2–СH–СH2+ 2Н2О(в р-ре NaOH)٭ 

                                    O       O    OH 

                                        Сu 
-Ярко-синий раствор глицерата меди(II) при нагревании не из٭

меняется. 
●Получение глицерина: 
●Из пропилена: 
1) СН2=СН–СН3 + О2 →СН2=СН–СНОпропеналь, акролеин+Н2О(кат), 
2) СН2=СН–СНО+ Н2→ СН2=СН–СН2ОНпропенол-1, аллиловый спирт,

 

3) СН2=СН–СН2ОН + Н2О2→C3H5(OH)3   (70 оС, кат). 
●Из пропилена: 
1) СН2=СН–СН3 + Cl2  → СН2=СН–СН2Cl+ HCl (440–500 оС, за-

мещение), 
2) СН2=СН–СН2Cl+NaOH →СН2=СН–СН2ОН+ NaCl, 
аллил хлорид                                                аллиловый спирт 

3) СН2=СН–СН2ОН+ Cl2 +Н2О → СН2Cl–СНОН–СН2ОН + HCl, 
или: СН2=СН–СН2ОН+ Н2О2→ СН2ОН–СНОН–СН2ОН (кат: WO3), 
4) СН2Cl–СНОН–СН2ОН + NaOH= C3H5(OH)3 + NaCl. 
●Гидролизом жиров (основной способ): 

C3H5(СН3СОО)3   + 3Н2О = C3H5(OH)3   + 3СН3СООН   (рН<7), 
                          уксусно-глицериновый эфир, триацетат глицерина 

C3H5(СН3СОО)3   + 3NaOH=C3H5(OH)3глицерин   + 3СН3СООNa. 
 

9. ФЕНОЛЫ 

C6H5OH – гидроксилбензол (карболовая кислота) – бесцветное 
кристаллическое вещество. Слабая кислота, слабее даже угольной, но в 
сравнении со спиртами более сильная кислота, что объясняется отри-
цательными индукционным и мезомерным эффектами. Диссоциирует 
обратимо по кислотному типу (отличие от спиртов), не окрашивает 
лакмус. Антисептик, содержится в черном чае, ядовит, мало растворим 
в воде; ОН-группа – орто- и параориентат. Характерны изомерия по-
ложения заместителей в бензольном кольце и изомерия боковой цепи.  
Вследствие образования водородных связей обладают высокой темпе-
ратурой кипения и плавления. 

●Свойства фенола: 
●Кислотные свойства: 
C6H5OH↔C6H5O-  + Н+(диссоциация в водных растворах), 

2C6H5OH + 2Na=2C6H5ONaфенолят+Н2  (t, сходство со спиртами),
C6H5OH + NaОНр= C6H5ONaфенолят+Н2О  (отличие от спиртов)٭, 



 334 

C6H5OH +Na2CO3 р  ≠ (отличие от карбоновых кислот)٭٭. 
C6H5OH +HCl ≠ (отличие от спиртов). 

-Феноляты в концентрированных водных растворах гидролизуют٭
ся очень слабо (отличие от алкоголятов), так как реакция нейтрализации 
фенола щелочью сильно смещена вправо, поэтому заметный гидролиз 
может быть только при сильном разбавлении. Спирты же со щелочами не 
реагируют, поэтому алкоголяты подвергаются сильному гидролизу. 

 Даже слабая угольная кислота вытесняет карболовую кислоту٭٭
из растворов солей:  

C6H5ONa+ CO2 + Н2О=  C6H5OH + NaHCO3, 
2C6H5ONa+ H2SO4 =  2C6H5OH + Na2SO4, 

C6H5ONa+ HCl=  C6H5OH + NaCl. 
●Реакции с образованием простых и сложных эфиров: 
●C6H5OH непосредственно не этерифицируется карбоновыми 

кислотами  и не взаимодействует со спиртами: 
C6H5OH + СН3–COOH  ≠,  C6H5OH  + C2H5OH  ≠. 

●Алкилированием фенолятов получают простые эфиры: 
C6H5ONa + СН3Cl=C6H5–O–СН3 метилфеноловый +  NaCl, 

C6H5ONa  +СН3СН2Cl = C6H5–O–СН2СН3 этилфениловый + NaCl, 
C6H5ONa + C2H5I → C6H5–O–C2H5 + NaI,

C6H5ONa + C6H5Br→ C6H5–O–C6H5 + NaBr. 
●Из фенолятов и галогенидов (галогенангидрид) карбоновых ки-

слот получают сложные эфиры: 
C6H5ONa  +  СН3С(Cl)O =  C6H5 –O–С(О)СН3 + NaCl, 

                                            ацетилхлорид                               фенилацетат 

или их получают из фенола в щелочной среде: 
C6H5OН  +  СН3С(Cl)O=  C6H5 –O–С(О)СН3 + НCl. 

●Из фенолятов и ангидридов карбоновых кислот получают 
сложные эфиры: 

C6H5ONa + (СН3СO)2Oукс.ангидрид=C6H5 –O–С(О)СН3 +СН3СOONa, 
или их получают из фенола в щелочной среде: 

C6H5OH + (СН3СO)2Oукс.ангидрид=C6H5 –O–С(О)СН3 +СН3СOOH. 
●Реакции электрофильного замещения в бензольном кольце 

фенола протекают легче, чем в бензоле: 
●Галогенирование идет по двум направлениям с образованием  в 

смеси орто- и параизомеров: 
C6H5OH + Cl2   =  C6H4(Cl)OHо-хлорфенол+ HCl. 

Записывать оба продукта в одну реакцию нельзя, т.к. в зависимости 
от температуры они могут образоваться в различных соотношениях. При 
комнатной температуре в основном образуется о-хлорфенол. 
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●С бромной водой образуется сразу трехзамещенный продукт: 
C6H5OH + 3Br2(p)= C6H2(Br3)OH↓белый, 2,4,6-трибромфенол  +3HBr. 
●Нитрование фенола разбавленной азотной кислотой в присутствии 

H2SO4(к) приводит к образованию смеси орто- параизомеров при оу: 
C6H5OH  + HО–NO2 (р)  =  C6H4(NO2)OH  +Н2О. 

●Нитрование фенола концентрированной азотной кислотой про-
текает в присутствии H2SO4(к) с образованием 2,4,6-тринитрофенола 
(пикриновая кислота) желтого цвета: 

C6H5OH  + 3HО–NO2 (к)  =  C6H2(NO2)3OH  + 3Н2О. 
Присутствие электроноакцепторных заместителей в орто- и пара-

положениях облегчает реакции нуклеофильного замещения группы ОН: 
C6H2(NO2)3OH  + PCl5   = C6H2(NO2)3Cl  +POCl3 + HCl. 

●Сульфирование: 
 В смеси соотношение орто- и пара-фенолсулфокислот опреде-

ляется температурой реакции: при 25 оС образуется в основном орто-
изомер, а при 100 оС – пара-изомер: 

C6H5OH + HО–SO3Н(к) = C6H4(SO3H)ОН. 
●Алкилирование фенола (в присутствии протонных кислот 

H2SO4, H3PO4 или кислот Льюиса AlCl3, BF3 в смеси образуются о- и п-изо-
меры, при оу образуется в основном о-изомер, при 100 оС – п-изомер): 

1) C6H5OН + СН3Cl=C6H5OН(СН3)о-метилфенол +  НCl, 
C6H5OН + СН2Cl2=C6H5OН(СН2Cl)о-метихлоридфенол +  НCl, 
C6H5OН + СНCl3=C6H5OН(СНCl2)о-дихлоридметилфенол +  НCl, 
2) C6H5OН + СН3СН2OН = C6H5OН(СН3СН2)о-этилфенол+  Н2О, 
3) C6H5OН + СН2=СН2 = C6H5OН(СН3СН2)о-этилфенол, 
4) C6H5OН +СН3С(Cl)O →C6H5 –OН(СОСН3)   + НCl. 
●Реакции присоединения с разрывом π-кольца: 
●Гидрирование с образованием циклогексанола: 

C6H5OH + 3Н2→C6H11OH (150 оС, Р,  Ni). 
●Реакция с аммиаком (аминирование) с образованием анилина: 

C6H5OH+ NH3→C6H5NH2+ Н2О (300–600 оС, Р). 
●Окисление фенола: 
При окислении фенола пероксидом водорода в присутствии же-

лезного катализатора получается орто-бензохинон через промежуточ-
ное образование пирокатехина: 

●Реакция окисления с образованием пирокатехина (бензендиола-1,2): 
C6H5OH  + Н2О2  →C6H4(OH)2 + Н2О. 

●Реакция окисления пирокатехина с образованием о-бензохинона: 
C6H4(OH)2 +Н2О2  → О=C6H4=O+ 2Н2О. 
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●Сильные окислители (K2Cr2O7 + H2SO4, броматы KBrO3, H2SO4) 
окисляют фенол до пара-бензохинона через промежуточное образова-
ние гидрохинона (бензендиола-1,4): 

C6H5OH  + [О]→  C6H4(OH)2 гидрохинон, 
C6H4(OH)2 гидрохинон  + [О]→ О=C6H4=Oп-бензохинон+ Н2О. 
●Попадая в воду, фенол окисляется растворенным в ней кисло-

родом, аналогично окисляется кислородом воздуха: 
C6H5OH + 7O2= 6CO2 + 3Н2О. 

●Реакция конденсации с формальдегидом в кислой среде: 
В мягких условиях удается выделить орто- и пара-гидроксиме-

тилфенолы: 
C6H5OH+ Н–СНО →C6H5OH(CH2OH). 

В более жестких условиях фенол с формальдегидом образует 
высокомолекулярные продукты поликонденсации – фенол-формальде-
гидные смолы (фенопласты): 

nC6H5OH+  (n–1) Н-СНО →[–C6H4OH(CH2)C6H4OH–]n-2+ H2O. 
●Реакция конденсации с кетонами (катализатор): 

2C6H5OH+СН3–СО–СН3→C6H4OH(СН3–С–СН3)C6H4OH+ H2O. 
●Получение фенола 
●По схеме: 

C6H6 бензол → C6H5Clхлорбензол→ C6H5OHфенол: 
1) C6H6  + Cl2   =  C6H5Cl + HCl   (кат: FeCl3), 

2) C6H5Cl + NaОН(р) =  C6H5OH+  NaCl (300 оС, 200 атм, кат: Cu) 
или C6H5Cl +Н2Опар=C6H5OH+  HCl↑ (500 оС, кат: Al2O3) 

●Кумольным способом из пропилена и бензола: 
1)C6H6 + СН2=СН–СН3 → C6H5 –СН(СН3)2 кумол, изопропилбензол(AlCl3),
2)C6H5–СН(СН3)2+ O2=C6H5–С(СН3)2–О–ОНгидропероксид кумола(120 оС, кат.),
3)C6H5–С(СН3)2 –О–ОН=C6H5OH + СН3 –С(О)–СН3 ацетон (H2SO4(к)). 
Реакции (2) и (3) обычно суммируют в одну реакцю: 
C6H5 – СН(СН3)2 + O2= C6H5OH + СН3–С(О)–СН3 (H2SO4(к)). 
●Прямым окислением бензола: 

С6Н6 + N2O = С6Н5OH + N2, 
С6Н6  + H2O2  →C6H5–ОН+ H2O (соли железа (II) или меди (II). 

●Из фенолята натрия: 
C6H5ONa+ H2SO4= C6H5OH + NaНSO4. 

●Из каменноугольной смолы: 
1) C6H5OH + NaОН(р)= C6H5ONaфенолят+Н2О, 
2) C6H5ONa+ H2SO4(р)=   C6H5OH + NaНSO4. 
●Сплавлением солей бензолсульфокислоты со щелочами: 

C6H5–SO3Na(т) + NaОН(т)  =  C6H5OH + Na2SO3  (300 оС), 
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●Сплавлением салицилата натрия со щелочью 
(декарбоксилирование): 
НО–C6H5 –СОONa(т) + NaОН(т)→C6H5OH + Na2СO3  (300 оС). 
●Щелочным гидролизом галогенбонзола: 

C6H5Cl + NaОН(р) =  C6H5OH+  NaCl   (300 оС, 200 атм, кат: Cu). 
●Фенолы получают из ароматических кислот, пропуская в реак-

тор водяной пар и воздух при температуре 200–300 оС в присутствии 
солей меди (П): 

С6Н5COOH+ H2O+ O2  →C6H5–ОН+ СO2  (соли меди (II)). 
●Качественные реакции на фенол: 
●Обесцвечивание бромной воды с образованием 2,4,6-трибром-

фенола (электрофильное замещение): 
C6H5OH + 3Br2(p)= C6H2(Br3)OH↓белый+3HBr. 

●Окрашивание раствора в фиолетовый цвет при добавлении раст-
вора хлорида железа (III) с образованием фенолята железа:  

3С6Н5ОН + FeCI3 → (C6H5O)3Fe + 3HCI или: 
6C6H5OH + FeCl3(p) =  Н3[Fe(C6H5O)6]+ 3HCl٭, или:

6C6H5OH + FeCl3 → [Fe(C6H5OH)6]Cl3. 
 .При добавлении сильной кислоты окраска исчезает٭
Некоторые представители фенолов: 

 

 

 

 
 
10. АЛЬДЕГИДЫ R–CНO 

Простейший представитель – метаналь – ядовитый газ. Его 40 % 
раствор называется формалином. Альдегиды С2–С14 – жидкости, далее – 
твердые вещества. Альдегиды С1–С3 хорошо растворяются в воде, 
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имеют резкий запах, а высшие альдегиды С8–С12 – душистые вещества. 
Карбонильный атом углерода испытывает sp2-гибридизацию, связь  
С–О поляризована сильнее, чем в спиртах, и более реакционноспособ-
на. Для альдегидов характерны изомерия углеродной цепи и межклас-
совая изомерия с кетонами. 

●Получение альдегидов: 
●Каталитическим окислением первичных спиртов: 
R–СН2OHспирты  +  [O] → R–CНO+ Н2О  (t, см. «Спирты»): 

2СН3ОН  + O2  → 2Н–СНOметаналь+ 2Н2О (t, Cu), 
СН3СН2OH +  O2 → СН3CНO+ Н2О, 

СН3ОН  + CuO  → Н–СНOмуравьиный + Cu + Н2О (t, кат), 
СН3СН2OH +CuO  → СН3CНO + Cu+ Н2О, 

СН3ОН  + Н2О2  → Н–СНO + 2Н2О, 
СН3СН2OH + Н2О2 →СН3CНO + 2Н2О. 

●Каталитическим окислением алканов: 
СН4 + O2→ Н–СНO+ Н2О  (500 оС, Mn2+ или Cu2+), 

СН3СН3  + O2→СН3–СНO+ Н2О (500 оС, Mn2+ или Cu2+). 
●Каталитическим окислением алкенов по схеме: 

СН2=СН2 + [O] → СН3СНO: 
2СН2=СН2 + O2  → 2СН3СНO (t,  PdCl2+CuCl2), 

2СН3СН=СН2 + O2→ 2СН3СН2СНO  (t, PdCl2+CuCl2), 
СН2=СН2 + [СО + Н2] → СН3СН2СНO (100–200 оС, 20–30 мПа, кат.). 

●Каталитическим дегидрированием первичных спиртов: 
СН3ОН пар →Н–СНO+ Н2    (300 оС, Cu/Zn), 

СН3СН2OHпар  →СН3СНO+ Н2 (300–400 оС, Cu). 
●Каталитической гидратацией ацетилена (реакция Кучерева): 

СН≡СН + Н2О → СН3СНO (200 оС, кат: HgSO4 в 10 % H2SO4). 
●Щелочным гидролизом дигалогеналканов: 

СН2Cl2  + Н2О → Н–СНО + 2НCl (в присутствии NaOH, Бутлеров), 
или СН2Cl2  + 2NaOH → Н–СНО+ 2NaCl, 

СН3СНCl2 (1,1-дихлорэтан) + 2NaOH →СН3–СНО + 2NaCl (жесткие усло-
вия). 

●Пиролизом: 
СН3С(О)–О–Са–О–СНОацетат-формиат→СН3СНО+ СаСО3  (t), 
2НСООН → Н–СНО + CO2 + Н2О (400 оС, кат., пиролиз). 

●Получение ароматических альдегидов из хлорангидридов ки-
слот в среде бензола, толуола и других ароматических углеводородов: 

С6Н5С(О)Cl+ Н2= С6Н5СHО +  НCl (t, кат.). 
●Свойства альдегидов: 
●Окисление альдегидов сильными окислителями в кислой среде: 
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R–С(О)Н + [O] →R–СОOН: 
5СН3СНO+2KMnO4 +3H2SO4→ 5СН3СООН+ 2MnSO4+ K2SO4+ 3H2O, 

5НСНO + 2KMnO4  + 3H2SO4→ 5СО2 + 2MnSO4 + K2SO4 + 8H2O. 
●Окисление альдегидов сильными окислителями в нейтральной среде: 

R–С(О)Н + [O] →R–СОOН +R–СОOК: 
3СН3СНO+ 2KMnO4  →СН3СООН+ 2СН3СООК+ 2MnO2  + 2H2O: 

3НСНO+ 4KMnO4   → К2СО3   + 2КНСО3 + 4MnO2  + 2H2O٭. 
 Щелочь, которая образуется, нейтрализует углекислый газ с٭

образованием кислых и средних солей. 
●Окисление альдегидов сильными окислителями в щелочной среде: 

СН3СНO+ 2KMnO4 + 3КОН→СН3СООК+ 2K2MnO4  + 2H2O. 
●Окисление альдегидов мягкими окислителями: 
1) бромной водой (обесцвечивание раствора): 

Н–СНO+ 2Br2(р)  + Н2О =  СО2+4HBr, 
R–СНO+ Br2(р) + Н2О =R–СОOН + 2HBr, 

СН3СНО + Br2 + H2O → CH3COOH + 2HBr. 
2) аммиачным раствором оксида серебра: 
(реакция серебряного зеркала – качественная реакция на альдегиды): 

R–СНO+ Ag2O=  R–СОOН+2Ag↓(t, аммиачный раствор оксида), или: 
СН3СНO+ 2[Ag(NH3)2]OH→СН3С(О)ONH4+2Ag↓+3NH3+Н2О  (t) 

НСНO+4[Ag(NH3)2]OH→(NH4)2СО3+ 4Ag↓+6NH3 +2Н2О (t)٭ 
 ,Метановая кислота быстро окисляется до углекислого газа٭

который и дает соли с аммиаком. 
3) свежеосажденным Cu(OH)2: 
(реакция медного зеркала – качественная реакция на альдегиды): 

R–СНО +2Cu(OH)2→R–СОOН + Сu2O↓красный+ 2Н2О (t), 
1) R–СНO+2Cu(OH)2→R–СОOН + 2CuOH↓желтый+ Н2О, 

2) 2CuOHжелтый →Сu2O↓красный+ Н2О (t),
Н–СНО+ 4Cu(OH)2 → 2Сu2O↓+ 5Н2О + СО2 (t). 

Обычно Cu(OH)2 получают в растворе в ходе реакции: 
R–СНO+ 2CuSO4+ 4NаOH→R–СОOН + Сu2O↓+ 2Nа2SO4+ 2Н2О (t), 

4) аммиачным раствором Cu(OH)2: 
R–СНO+2[Cu(NH3)4](OH)2→R–СОOН+Сu2O↓+ 8NH3+2Н2О (t), 

5) щелочным раствором брома или йода: 
СН3СНO+Br2  + 3КОН→СН3СООК+ 2KBr+ 2Н2О, 

СН3СНO+I2  + 3КОН→СН3СООК+ 2KI+ 2Н2О. 
●Каталитическое окисление кислородом воздуха: 

2СН3СНО  + О2  → 2СН3СОOН (t, кат: Ni). 
●Реакции присоединения к карбонилу с разрывом π-связи: 
●Каталитическое восстановление альдегидов водородом (гидри-

рование): 
R–СНО + Н2  →R–СН2ОНспирты  (t, кат: Ni или Pt). 
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●Реакции с циановодородом и галогеноводородами: 
СН3–CНО + HCN→СН3–СН(CN)(OН)(NаOH), 
СН3–CНО + HCl  → СН3–CH(OH)Cl1-хлорэтанол-1. 

●Реакции со спиртами с образованием полуацеталей и ацеталей: 
СН3–СНО + С2Н5ОН  ↔ СН3СН(ОН)–О–С2Н5, 

                1-этоксиэтанол-1,  полуацеталь, неполный простой эфир 

СН3–СНО+ 2С2Н5ОНизб= СН3СН(О–С2Н5)2 + H2O(HCl или H2SO4(к)). 
                                                      1,1-диэтоксиэтан, ацеталь, полный простой эфир 

●Реакции присоединения гидросульфита:  
СН3–СНО+NаНSO3(к) →СН3СН(ОН)–SO3Nа↓, 

НСНO + NаНSO3(к) → СН2(ОН)–SO3Nа. 
●Реакция с водой (при рН>7 или рН<7) – обратимая, равновесие 

сильно сдвинуто влево: 
СН3–CНО  + H2O ↔ СН3–CH(OH)2

 .этандиол-1,1 (٭
-Согласно правилу Эльтекова – Эрленмейера, 1,1-диолы неус٭

тойчивы. Гидратация наблюдается в существенной степени лишь для 
низших альдегидов. В присутствии заместителей с отрицательным ин-
дукционным эффектом 1,1-диолы становятся устойчивыми и могут 
быть выделены: 

СН2Cl–CНО  + H2O ↔ СН2Cl–CH(OH)2   2-хлорэтандиол1,1. 
●Реакции замещения кислорода карбонильной группы: 
●Замещение остатком аммиака: 

СН3–CНО+ NН3  → СН3–CH=NНэтилиденимин+ H2O, 
6НСНO+4NН3  →(СН2)6N4 уротропин + 6H2O. 

Уротропин (гексаметилентетрамина) – дезинфицирующее средство. 
(СН2)6N4+ 6H2O→6НСНO+4NН3  (t,pH˂7). 

●Замещение галогенами: 
СН3–СНО  + РCl5  = СН3–СНCl21,1-дихлорэтан  + РOCl3. 

●Замещение остатком гидроксиламина: 
СН3–СНО+NН2ОН → СН3–CH=N–ОНальдоксим, альдоксимид + H2O. 

●Реакции замещения в радикале (t, кат: Ni): 
СН3–СНО+ Cl2  →CН2Cl–СНОхлорэтаналь + HCl, 

СН3–СНО  + 2Cl2  → CНCl2–СНОдихлорэтаналь+ 2HCl, 
СН3–СНО  + 3Cl2  →CCl3–СНОтрихлорэтаналь,хлораль + 3HCl, 

СН3СН2–СНО+ Cl2  →СН3СНCl–СНО+ HCl. 
Галогенальдегиды подвергаются гидролизу: 

CCl3–СНО+ H2O→CCl3–СН(ОН)2 хлоралгидрат(снотворное),
CCl3–СН(ОН)2 + КОН→CНCl3+ НСООК+ H2O. 

●Полимеризация: 
При стоянии или испарении (концентрировании) образуется па-

раформальдегид (при нагревании имеет место обратный процесс): 
nН–СНОраствор метаналя →  (–СН2–О–)n(на холоду, n = 8–100). 
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●Каталитическая полимеризация: 
nН–СНОбезводный→ (–СН2–О–)n(t, кат: Fe(CO)5 или H2SO4(к), n = 1000). 

            полиформальдегид, полиоксиметилен 

●Циклическая тримеризация: 
3Н–СНО (р)  → (СН2)3O3 триоксиметилен, триоксан(t, H2SO4(к)), 

3СН3–СНО (р) → (СН3СН)3O3 паральдегид(снотворное) ( H2SO4(к)), 
4СН3–СНО (р) → (СН3СН)4O4метальдегид   (t˂0оС, кат: H2SO4(к)). 
●Поликонденсация: 

nC6H5OH + nН–СНО→ (–СН2–C6H3(OH)–)n+nН2О(t, рН˂7 или рН˃7): 
фенол               формальдегид             фенолформальдегидная смола 
1) C6H5OH  + Н–СНО→  НОСН2–C6H4OHо-гидроксиметилфенол, 
2) nНОСН2–C6H4OH→  (–СН2–C6H3(OH)–)n+nН2О. 
●Бензойный альдегид (бензальдегид C6H5–СНO) 
бесцветная жидкость с запахом горького миндаля; легко окисля-

ется на воздухе до кристаллов бензойной кислоты; в виде гликозида 
содержится в горьком миндале, листьях черемухи, косточках абрико-
сов, персиков, слив. 

●Схема получения C6H5–СНO окислением толуола: 
C6H5СН3

 [O]→C6H5СН2OH [O]→C6H5СНO[O]→C6H5СOОН 
толуол                      бензиловы спирт       бензальдегид                бензойная кислота 

5C6H5СН3 + 4KMnO4 разб + 6H2SO4 →  
C6H5СНO + 4MnSO4 + 2K2SO4 + 11H2O. 

●Схема получения C6H5–СНO окислением толуола хлором:
C6H5СН3

+ Cl2→C6H5СН2Cl+ Cl2→C6H5СНCl2 
+ Н2О→C6H5–СНO, 

C6H5СНCl2+ Н2О→C6H5–СНO + 2НCl     (кат: Са(ОН)2, Р),или: 
C6H5СНCl2+ 2NaOH→C6H5–СНO + 2NaCl. 

●Окисление бензальдегида кислородом воздуха при стоянии: 
2C6H5–СНO  + O2 → 2C6H5–СOОН (идет легко). 

Непредельные альдегиды 
C3H5(OH)3 глицерин→ СН2=СН–СНOпропеналь, акролеин+2Н2О (кат., дегидрата-

ция) 
СН2=СН–СН3   +O2→  СН2=СН–СНO+ Н2О  (t, кат.). 

 

 
11. КЕТОНЫ CnH2n+1–C(O)–CхH2х+1 

Для кетонов характерны изомерия углеродной цепи, изомерия 
положения карбонильной группы и межклассовая изомерия с альдеги-
дами. Низшие кетоны – жидкости, а высшие – твердые вещества. Аце-
тон – хорошо растворимая в воде бесцветная жидкость; растворимость 
остальных уменьшается с увеличением Мr. sp2-гибридизация карбо-
нильного углерода и sp3-гибридизация остальных углеродных атомов. 

Карбонильная группа –С=О – реакционноспособна. 
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●Свойства кетонов 
●Реакции присоединения по карбонильной группе: 
●Каталитическое гидрирование с образованием вторичных спиртов: 

СН3–C(O)–СН3   + Н2 → СН3–СН(OН)–СН3  ( t, кат: Ni) 
                 ацетон, пропанон, диметилкетон.             пропанол-2, изопропанол. 

●Присоединение синильной кислоты: 
СН3–C(O)–СН3 + HCN→СН3–СCN(OН)–СН3 оксинитрил, циангидрин. 

●Присоединение гидросульфита: 
СН3–C(O)–СН3  + NaHSO3 → (СН3)2–С–SO3Na(OН). 

●Реакции замещения атомов водорода в α-положении в ра-
дикалах: 

СН3–C(O)–СН3   + Br2 →СН3–C(O)–СН2Br бромацетон   + HBr, 
СН3–C(O)–СН3   + 2Br2 →СН3–C(O)–СНBr2  1,1-дибромпропанон+ 2HBr, 

СН3–C(O)–СН2СН3  + Br2 →СН3–C(O)–СНBrСН3 (3-бромбутанон-2)+ 2HBr. 
●Реакции замещения кислорода карбонильной группы: 

СН3–C(O)–СН3  + PCl5 →СН3–C(Cl2)–СН3 2,2-дихлорпропан+POCl3. 
●Реакции окисления кетонов: 
●Окисление щелочными растворами галогенов: 

СН3–C(O)–СН3 + 3I2+ 4NaOH=СНI3↓+ СН3–COONa+ 3NaI+3Н2О: 
1) СН3–C(O)–СН3   + 3I2 + 3NaOH=СН3–C(O)–СI3  + 3NaI + 3Н2О, 
                                                                                       1,1,1-трийодапропанон 

2) СН3–C(O)–СI3  + NaOH= СНI3↓ + СН3–COONa. 
●Отличие от альдегидов: 

СН3–C(O)–СН3   + 2[Ag(NH3)2]OH ≠,     СН3–C(O)–СН3   + Cu(OH)2≠. 
●Жесткое окисление сильными окислителями:
↑СН3–C(O)–СН3пропанон+ 5[O]→ СН3–COOH+ CO2 + Н2О, 

СН3СН2–C(O)–СН2СН3пентанон+ 3[O]→ СН3–COOH + СН3СН2–COOH,
(СН3)2СН–C(O)–СН2СН3  + 3[O] → СН3–C(O)–СН3  + СН3СН2–COOH, 

5СН3–C(O)–СН3 +8KMnO4 +12H2SO4→  
5СН3–COOH + 8MnSO4 +5CO2  + 4K2SO4 + 17H2O. 

●Получение кетонов: 
●Из кальциевых солей карбоновых кислот путем сухой перегон-

ки (декарбоксилирование): 
Са(СН3COO)2   = СН3–C(O)–СН3 пропанон+  СаСО3   (t), 

Са(С2Н5COO)2   =  С2Н5–C(O)–С2Н5 пентанон-3+  СаСО3   (t). 
●Из пропилена и бензола кумольным способом: 
1) C6H6 + СН2=СН–СН3→ C6H5–СН(СН3)2 кумол, изопропилбензол (кат.: AlCl3). 
2) C6H5–СН(СН3)2 +O2=C6H5OHфенол+СН3–С(О)–СН3ацетон (H2SO4(к)). 
●Окислением вторичных спиртов (невыгодно): 

2СН3–СН(OН)–СН3 + O2=2СН3–C(O)–СН3  +2Н2О (300–400 оС, кат: Cu), 
3СН3–СН(OН)–СН3  +  K2Cr2O7(p)  + 4H2SO4 (p)= 
3СН3–C(O)–СН3  + Cr2(SO4)3 + K2SO4+ 7Н2О, 

5СН3–СН(OН)–СН3  +  2KMnO4(p)  + 3H2SO4 (p)= 
5СН3–C(O)–СН3  + 2MnSO4 + K2SO4  + 8Н2О. 
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●Гидратацией ацетилена водяным паром: 

2СН≡СН + 3Н2О → СН3–C(O)–СН3   + CO2  + 2Н2(400–600 оС, кат.) 
●Гидратацией гомологов ацетилена: 
СН3–С≡СН + Н2О = СН3–C(O)–СН3 (кат: HgSO4 в H2SO4). 
●Дегидрированием вторичных спиртов (невыгодно):

СН3–CН(OН)–СН3=СН3–C(O)–СН3  + Н2 (t, кат). 
●Щелочным гидролизом дигалогеналканов: 

СН3–C(Cl2)–СН3  + Н2О =  СН3–C(O)–СН3  + 2НCl(в щелочной среде), 
или  СН3–C(Cl2)–СН3  + 2NaOH →  СН3–C(O)–СН3  + 2NaCl. 

●Пропусканием паров уксусной кислоты над катализатором: 
2СН3–COOH→ СН3–C(O)–СН3   + CO2  + Н2О (t, кат). 

12. КАРБОНОВЫЕ КИСЛОТЫ CnH2n+1COOH, CnH2nO2 

CnH2n+1COOH, или CnH2nO2 – общая формула предельных ки-
слот; С1–С3 – хорошо растворимые в воде подвижные жидкости с рез-
ким запахом; С4–С9 – плохо растворимые в воде маслянистые жидко-
сти с резким запахом; от С10 – не растворимые в воде твердые вещества без 
запаха. Сила кислот и растворимость убывают по мере увеличения молеку-
лярной массы: метановая – кислота средней силы, в 10 раз сильнее уксус-
ной, остальные – слабые; ароматические кислоты сильнее алифатических. 
Характерны: наличие межмолекулярной водородной связи; только изоме-
рия углеродной цепи, изомерны сложным эфирам. CnH2n-1COOH – кисло-
ты с одной двойной связью, CnH2n-3COOH – с двумя двойными связями. 

 

Гомологические ряды карбоновых кислот 
Предельные одноосновные кислоты 

НCOOH муравьиная метановая 
СН3COOH уксусная этановая 
С2Н5COOH пропионовая пропановая 
С3 Н7COOH масляная бутановая 
С4Н9COOH валериановая пентановая 
С5Н11COOH капроновая гексановая 
C10H21COOH ундециловая ундекановая 
C11H23COOH лауриновая додекановая 
C15H31COOH пальмитиновая гексадекановая 
C16H33COOH маргариновая гептановая 
C17H35COOH стеариновая октадекановая 

Непредельные одноосновные кислоты 
СН2=СНCOOH акриловая пропеновая 
C17H33COOH олеиновая октадекеновая 
C17H31COOH линолевая октадекадиеновая 
C17H29COOH линоленовая октадекатриеновая 

Двухосновные предельные кислоты 
НООС–СООН шавелевая этандиовая 

НООС–СН2–СООН малоновая пропандиовая 
НООС–(СН2)2–СООН янтарная бутандиовая 

Оксикислоты 
СН3СН(OH)COOH молочная α-оксипропановая, 

2-гидроксипропановая 
Ароматические кислоты 

С6Н5COOH бензойная бензолкарбоновая 
С6Н4 (COOH)2 о-изомер фталевая 1,2-бензолдикарбоновая 
С6Н4 (COOH)2 п-изомер терефталевая 1,4-бензолдикарбоновая 
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 ●Химические свойства карбоновых кислот 
●Кислотные свойства 
●Реакции с активными металлами протекают при ОУ: 

2СН3COOH + Me= (СН3COO)2Meацетат+ Н2↑, 
2СН3COOH + Mg= (СН3COO)2Mgацетат+ Н2↑. 

С металлами средней активности до водорода: 
2СН3COOH + Zn= (СН3COO)2Znацетат+ Н2↑(t). 

2СН3СООН + Рb = Pb(CH3CОО)2+H2↑(t), 
СН3СООН + Al≠,     СН3СООН + Sn≠, 

2СН3СООН + Fe = Fe(CH3CОО)2  +  H2↑(t). 
●Реакции с основными и амфотерными оксидами: 

2СН3COOH + MeО= (СН3COO)2Me+ Н2O, 
2СН3COOH + MgО= (СН3COO)2Mg+ Н2O, 

2СН3COOH + ZnО= (СН3COO)2Znацетат+ Н2O(t),
СН3СООН + Al2О3≠,     СН3СООН + SnО≠ (гидролиз солей), 

СН3СООН + SnО= (СН3COO)2Sn+ Н2O, в ледяной уксусной кислоте, 
2СН3СООН  + CuO  =   (CH3COO)2Cu +H2О (t), 

Аg2О + 2СН3СООН = 2СН3СООАg + Н2О(t). 
●Реакции с основаниями: 

СН3COOH + NaOH=СН3COONa+ Н2O, 
2СН3COOH + Mg(ОН)2= (СН3COO)2Mg+ 2Н2O, 
2СН3COOH + Fe(ОН)2= (СН3COO)2Fe+ 2Н2O, 

СН3COOH + Fe(ОН)3 ≠ ,     СН3COOH + Al(ОН)3 ≠ (гидролиз солей), 
2СН3СООН  + Cu(ОН)2  =  (CH3COO)2Cu+ 2Н2O(t), 

СН3COOH + NH3= СН3COONH4 ,
СН3COOH + NH3

.Н2O= СН3COONH4т  + Н2O, 
СН3COONH4 = СН3C(O)NH2ацетамид+ Н2O  (t). 

●Реакции с солями более слабых кислот(t): 
2СН3COOH + CaCO3  = (СН3COO)2Ca+ CO2↑ + Н2O, 
2СН3COOH + FeCO3  = (СН3COO)2Fe+ CO2↑ + Н2O, 
2СН3COOH + CuCO3  = (СН3COO)2Cu+ CO2↑ + Н2O,
СН3COOH + NaHCO3  =СН3COONa  + CO2↑ + Н2O, 
2СН3COOH + Na2CO3  = 2СН3COONa+ CO2↑ + Н2O, 
2СН3COOH + Na2SiO3  = 2СН3COONa+ SiO2↓ + Н2O, 

СН3COOH + Na2SO3  = СН3COONa+ NaHSO3, 
СН3COOH + Na3PO4= СН3COONa+ Na2HPO4, 

2СН3COOH + Na3PO4= 2СН3COONa+ NaH2PO4, 
СН3COOH + Na2S= 2СН3COONa+ Н2S↑, 

2СН3COOH + ZnS= (СН3COO)2Zn+ Н2S↑. 
●Реакции замещения водорода в α-положении в радикале: 

СН3COOH + Cl2= ClСН2COOHхлоруксусная+ HCl   (РCl5, свет, t), 
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СН3COOH + 2Cl2= Cl2СНCOOHдихлоруксусная+ 2HCl (РCl5, свет, t), 
СН3COOH + 3Cl2= Cl3СCOOHтрихлоруксусная+ 3HCl  (РCl5, свет, t). 

●Реакции с участием ОН-группы: 
●Межмолекулярная дегидратация (t, Р2О5 или H2SO4) и дегидро-

галогенирование с образованием ангидридов кислот: 
2СН3COOH= (СН3CO)2Оангидрид уксусной кислоты+ Н2O. 

СН3COOH+ СН3C(Cl)Oхлорангидрид уксусной кислоты+ (СН3CO)2О + НCl. 
Ангидриды кислот гидролизуются: 

(СН3CO)2О  + Н2O→2СН3COOH. 
Ангидриды кислот образуют сложные эфиры: 

(СН3CO)2О  +С2Н5ОН →СН3–С(О)О–С2Н5+ СН3COOH. 
●Реакции получения галогенидов (галогенангидридов) кислот:

3СН3–СООН + РCl3→ 3СН3–С(О)Clхлорангидрид, ацетилхлорид + Н3РO3, 
СН3–СООН + РCl5  → СН3–С(О)Cl  + РOCl3 + HCl, 

Н–СООН +SOCl2 тионилхлорид→Н–С(О)Clформилхлорид+SO2+ HCl. 
●Свойства хлоридов (галогенангидридов): 

СН3–С(О)Cl + Н2О → СН3–СООН  + HCl (гидролиз),
СН3–С(О)Cl + СН3–СООNa→(СН3CO)2Оуксус. ангидрид+ NaCl, 
СН3–С(О)Cl + NH3→ СН3–С(О)NH2 амид уксусной кислоты + HCl, 
СН3–С(О)Cl + С2Н5ОН → СН3СО(О–С2Н5)сложный эфир+ HCl. 
●Реакции этерификации с образованием сложных эфиров, t, 

H2SO4(к)): 
СН3COOH + С2Н5ОН → СН3СОО–С2Н5 этилацетат+ H2O, 

СН3СН2COOH + С2Н5ОН → СН3СН2СОО–С2Н5 этилпропанат+ H2O, 
СН3COOH + СН3СН(ОН)СН3→ СН3СОО–СН(СН3)2 изопропилацетат+ H2O. 

●Взаимодействие с аммиаком при нагревании: 
СН3COOH + NH3→СН3C(O)NH2 ацетамид   + Н2O(t). 

●Реакции окисления, характерные только для метановой 
кислоты: 

Особенность метановой кислоты заключается в том, что содержит 
еще и альдегидную группу, которая легко окисляется. Поэтому она, по-
добно альдегидам, обладает сильными восстановительными свойствами, 
окисляясь до конечного продукта. Муравьиная кислота обладает анти-
септическим действием, содержится в теле муравьев, комаров, едких 
выделениях пчел, крапиве, хвое, ели, фруктах, поте, моче и крови. 

НСООН + [O] → СО2 + Н2О: 
●Окисление аммиачным раствором оксида серебра: 

НCOOH + 2[Ag(NH3)2]OH = 2Ag↓ + 4NH3 + CO2 +2Н2О. 
●Окисление свежеосажденным гидроксидом меди (II): 

НCOOH + 2Cu(OH)2 =Cu2O↓красный +CO2 + 3Н2О (t). 
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●Окисление бромной водой: 
НCOOH + Br2(р) =  2HBr  + CO2. 

●Дегидратация: 
НCOOH = CO + Н2О (t, H2SO4). 

●Соли кислот подвергаются гидролизу и создают щелочную среду: 
СН3COONa+ Н2O ↔  СН3–СООН  +NaOH, 

R–СООН + Н2  ≠ нет реакции. 
●Окисление непредельных карбоновых кислот: 
●Мягкое окисление: 

3СН2=СН–COOH+2KMnO4+4H2O→2MnO2+2КОН + 
3СН2(ОН)СН(ОН)COOН 2,3-диол-пропановая кислота. 

●Жесткое окисление с разрывом двойной связи с образова-
нием кислот и /или кетонов: 

5СН3СН=СНСН2COOH+ 8KMnO4 +12H2SO4= 5СН3COOH + 
+5НООССН2COOH + 8MnSO4 + 4K2SO4  + 12H2O,

СН2=СНCOOH+ 2KMnO4 + 3H2SO4 = 
=НООС–COOH+СО2  + 2MnSO4 + K2SO4  + 4H2O. 

●Полимеризация непредельных кислот: 
nСН2=СНCOOH→n(-СН2–СН-)полиакриловая 

                      акриловая                                   COOH 
●Получение карбоновых кислот: 
●Из солей карбоновых кислот: 

2СН3COONa +H2SO4 → 2СН3COOH +Na2SO4 (в лаборатории) 
●Декарбоксилированием двухосновных кислот: 

НOOC–COOHщавелевая →HCOOH +СО2 (170 оС), 
НOOC–СН2–COOHмалоновая →СН3–СООН +СО2 (170 оС). 

●Из монооксида углерода (дешевый промышленный метод): 
СО + СН3ОН  → СН3COOH (t, P, кат.). 

●Разработан более дешевый метод: 
1) СО + СН3ОН  →HC(O)O–СН3 метилформиат (кат.), 

2) HC(O)O–СН3  + Н2О →HCOOH + СН3ОН. 
●В расплаве щелочи (в промышленности): 

1) СО + NaOH(т)→ НCOONa   (120–150 оС, P), 
2) НCOONa+H2SO4(p) →   HCOOH +NaНSO4. 

●Окислением углеводородов (в промышленности): 
2СН4(г)  + 3О2(г)  → 2НCOOH+ 2Н2О (t, кат.), 

2С4Н10  + 5О2(г)  → 4СН3–СООН  + 2Н2О (t, Р, кат.), 
2С36Н74  + 5О2(г)  → 4С17Н35–СООН  + 2Н2О (t, кат.). 

●Окислением первичных спиртов: 
2СН3СН2ОН + 2О2(г)  → 2СН3COOH+ 2Н2О (t, кат.), 

C2H5OH+ О2(г) → СН3–СООН + Н2О (кат.), 
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4KMnO4+ 5С2Н5ОН + 6H2SO4→ 5С2Н4О2+ 4MnSO4 + 2K2SO4 + 11H2O, 
2K2Cr2O7 + 3С2Н5ОН + 8H2SO4→ 3С2Н4О2 + 2Cr2(SO4)3+ 2K2SO4 + 11H2O. 

●Каталитическим окислением альдегидов: 
2СН3СНО  + О2(г)  → 2СН3COOH (кат). 

●Окислением этандиола –1,2 получают щавелевую кислоту: 
С2Н4(ОН)2  + 4[O] →НOOC–COOН  + 2Н2О. 

●Мягким окислением ацетилена получают щавелевую кислоту: 
5С2Н2 + 8KMnO4+12H2SO4→ 5НOOC–COOН + 4K2SO4 + 8MnSO4 + 12H2O, 

1) 3С2Н2    + 8KMnO4→ 3КOOC–COOК+ 8MnO2 + 2КОН + 2H2O, 
2) КOOC–COOК+ H2SO4→НOOC–COOН+ K2SO4.

Щавелевая кислота в виде соли обнаружена в щавеле – это белое 
кристаллическое вещество, значительно сильнее одноосновных карбо-
новых кислот. Ее кальциевая соль (оксалат) трудно растворим в воде, 
поэтому ее используют для количественного определения кальция:  

КOOC–COOК+CaCl2  = (COO)2Ca↓  + 2KCl. 
●Щелочным гидролизом сложных эфиров (омыление): 

1)RСО(О–R′)+ NaOH→RCOONa+ R′OH, 
2)RCOONa + HCl → RCOOH + NaCl. 

●Щелочным гидролизом трехгалогенпроизводных: 
СН3–СCl3+ 3NaOH→ СН3COOH + 3NaCl + Н2О  (t). 

●Из моногалогенпроизводных: 
1) СН3–Cl+KCN→  СН3–CNнитрил+ KCl, 
2)СН3–CN+ 2Н2О→СН3–COOH+ NH3. 

●Гидролизом галогенангидридов: 
R–С(O)Cl+ NaOH→ RCOOH + NaCl (t). 

●Оксосинтезом: 
R–СН=CH2  + СО + Н2О  → RCH2CH2COOH (t, кат: H2SO4). 
●Ароматические кислоты 
Бензойная кислота С6Н5СООН – бесцветное кристаллическое 

вещество, плохо растворимое в холодной воде, хорошо – в горячей. 
Обладает бактерицидными свойствами, образует соли и сложные эфи-
ры. Карбоксильная группа (–СООН) является метаориентатом (элек-
тронно-акцептор). 

●Способы получения: 
●Гидролизом трихлорметилбензола: 

С6Н5СCl3+ 2H2O→С6Н5СООН+ 3HCl, 
С6Н5СCl3+ 3NaOH→С6Н5СООН+ 3NaCl+ H2O. 

●Окислением алкилпроизводных бензола: 
С6Н5СН3+O2→ С6Н5СООН+ H2O(t, кат.), 

5С6Н5СН3+ 6KMnO4+ 9H2SO4→5С6Н5СООН+ 6MnSO4+3K2SO4+14Н2О, 
5С6Н5–С2Н5 + 12KMnO4 + 18H2SO4→  

5С6Н5СООН + 12MnSO4 + 5CO2 + 6K2SO4  + 28H2O. 
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С6Н4(СН3)2, п-положение+ 4[O] → С6Н4(СООН)2, терефталевая кислота,
С6Н4(СН3)2, м-положение+ 4[O] → С6Н4(СООН)2, фталевая кислота. 

●Реакция Гриньяра: 
С6Н5MgBr+CO2→С6Н5CO2MgBr, 

С6Н5CO2MgBr  + HCl→С6Н5СООН + MgBrCl. 
●Свойства: 
●Реакции нейтрализации: 

С6Н5COOH + NaOH→С6Н5COONaбензоат+  Н2O, 
2С6Н5COOH + Са(OH)2→(С6Н5COO)2Сабензоат+  2Н2O. 

●Реакций этерификации с образованием сложных эфиров:
С6Н5COOH + С2Н5ОН → С6Н5СОО–С2Н5этилбензоат  + H2O, 

НО–С6Н4–СООН+ СН3–СООН→ СН3С(О)–О–С6Н4–СООН+H2O. 
               м-положение, салициловая кислота                           аспирин-сложный эфир  

●Межмолекулярная дегидратация (t,  Р2О5 или H2SO4): 

2С6Н5COOH→ (С6Н5CO)2Оангидрид бензойной кислоты+ H2O,
(С6Н5CO)2О + H2O→   2С6Н5COOH. 

●Реакций галогенирования: 

С6Н5COOH+ Cl2 →ClС6Н4COOHм-хлорбензойная кислота+HCl. 
С6Н5COOH  + PCl5 →С6Н5CO(Cl) хлорангидрид бензойной кислоты+ PОCl3+ HCl. 

●Реакций нитрования и восстановления нитробензойной кислоты:
С6Н5COOH+  HNO3→NO2С6Н4COOHм-нитробензойная кислота+H2O, 

NO2С6Н4COOH + 6Н→NН2С6Н4COOH +2H2O. 
       м-нитробензойная кислота                   м-аминобензойная кислота 

●Реакция сульфирования:
С6Н5COOH+ HО–SO3Н(к)→SO3Н–С6Н4COOHм-сульфобензойная кислота+H2O(t). 

●Реакция восстановления с образованием циклогексановой ки-
слоты(гексагидробензойная): 

С6Н5COOH+ 6Н→С6Н11COOHциклогексановая кислота, гексагидробензойная. 
 
 
13. МЫЛА 

Мыла – соли высших жирных карбоновых кислот (С10–С18). На-
триевые, калиевые и аммониевые соли – растворимые в воде мыла, нерас-
творимые мыла – соли Ca, Mg, Ba и др. Калиевые – жидкие мыла, натрие-
вые – твердые. Пальмитиновые и стеариновые мыла: C15H31COONa и 
C17H35COONa и C15H31COOК и C17H35COOК. Мыла – поверхностно-
активные вещества, повышающие смачивающее действие воды. Пер-
вым моющим средством, сознательно примененным человеком, была 
водная вытяжка древесной золы, содержащая поташ (карбонат калия). 
Поташ в большом количестве содержится  в стеблях подсолнечника 
(50 %), ботве кортофеля (60 %) и полыни (75 %). 
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●Получение мыла из жиров: 
●Щелочной гидролиз жиров (омыление): 

С3Н5(О–С(О)–C15H31)3  + 3NaOH→ С3Н5(ОH)3  + C15H31COONa. 
трипальмитин                                                                глицерин          пальмиат натрия 

●Кислотный гидролиз жиров: 
С3Н5(О–С(О)–C17H35)3  + H2O→С3Н5(ОH)3 + C17H35COOН (t,  кислота). 

тристеарин                                          глицерин       стеариновая кислота 

●Водный гидролиз жиров: 
С3Н5(О–С(О)–C17H35)3  + H2O→ С3Н5(ОH)3  + C17H35 COOН (t, P). 

тристеарин                                                      глицерин                стеариновая кислота 

●Ферментативный гидролиз жиров: 
С3Н5(О–С(О)–C17H35)3+H2O→С3Н5(ОH)3+C17H35COOН(в организме). 

тристеарин                                           глицерин                стеариновая кислота 

Высшие жирные кислоты далее переводят в мыла действием со-
ды или NaОН: 

2C17H35COOН + Na2CO3→2C17H35COONaстеарат + CO2 + H2O, 
C17H35COOН + NaОН→C17H35COONa + H2O. 

Мыло отделяют от глицерина добавлением в полученный жид-
кий продукт хлорида натрия. При этом происходит высаливание – 
мыльная масса всплывает. 

●Свойства: 
●В жесткой воде моющие свойства мыла ослабляются вследст-

вие образования малорастворимых солей кальция и магния: 
2C17H35 COONa + CaCl2 → (C17H35 COO)2Ca↓ + 2NaCl,

2C15H31COONa  + Ca(HCO3)2   →(C15H31COO)2Ca↓ + 2NaHCO3, 
2C17H35 COONa + Mg(HCO3)2   →(C17H35 COO)2Mg↓ + 2NaHCO3. 

●В мягкой воде протекает гидролиз: 
C15H31COONa  + H2O↔C15H31COOН  + NaОН. 

Образовавшаяся щелочь эмульгирует, частично гидролизует и 
разлагает жиры с образованием растворимых продуктов и способству-
ет отделению частиц грязи от поверности материала. Карбоновые ки-
слоты с водой образуют пену, которая захватывает частицы грязи. В 
жесткой воде мыло не пенится, т.к. стеариновая и пальмитиновая ки-
слоты образуют нерастворимые соли (см. выше). Мыла нельзя исполь-
зовать в кислых растворах, т.к. произойдет выпадение осадка нерас-
творимых жирных кислот.  
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Синтетические моющие средства – это натриевые соли кислых 
сложных эфиров высших спиртов и серной кислоты R–СН2–О–SO3Na: 

1) R–СН2ОН + HO–SO3H → R–СН2–О–SO3Н+ H2O, 
2) 2R–СН2–О–SO3Н + Na2СO3  → 2R–СН2–О–SO3Na+ CO2+ H2O. 

Они имеют нейтральную среду и не утрачивают моющее действие в 
жесткой воде, так как их кальциевые и магниевые соли растворимы в воде. 

 

14. ПРОСТЫЕ И СЛОЖНЫЕ ЭФИРЫ. ЖИРЫ 

R–O–R′ – простые эфиры, R–C(O)–O–R′ – сложные эфиры. Бес-
цветные легкокипящие жидкости с фруктовым запахом. Высшие слож-
ные эфиры (от С16 до С36) – воскообразные (пчелиный воск) вещества, 
плохо растворяются в воде. Для них характерны изомерия цепи, поло-
жения группы (–С(О)О–) и межклассовая изомерия с кислотами. Жиры 
(триглицериды) – сложные эфиры глицерина и высших карбоновых 
кислот. Животные жиры – твердые жиры насыщенных кислот (исклю-
чение рыбий жир), растительные жиры – жидкие жиры (масла) ненасы-
щенных кислот (исключение кокосовое масло). Жиры обладают наи-
большим запасом энергии по сравнению с белками и углеводами. 

●Примеры сложных эфиров: 
муравьиноамиловый, амиловый эфир муравьиной кислоты,  

амилформиат с запахом вишни: НС(О)О–С5Н11; 
муравьиноэтиловый, этиловый эфир муравьиной кислоты,  

этилформиат с запахом рома: НС(О)О–С2Н5; 
уксусноамиловый, амиловый эфир уксусной кислоты,  

амилацетат с запахом бананов: СН3–С(О)О–С5Н11;
масляноэтиловый, этиловый эфир масляной кислоты  

с запахом абрикосов: СН3(СН2)2С(О)О–С2Н5; 
маслянобутиловый, бутиловый эфир масляной кислоты  

с запахом ананасов: СН3(СН2)2С(О)О–С4Н9. 
●Получение простых эфиров: 
●Межмолекулярная дегидратация при 140 оС, кат.: H2SO4(к): 

2С2Н5ОНизбыток→С2Н5–О–С2Н5 диэтиловый+H2O: 
1) С2Н5ОН + H2SO4→ С2Н5О–SO3Н этилсерная кислота + H2O, 

2) С2Н5О–SO3Н + С2Н5ОН → С2Н5–О–С2Н5 диэтиловый  + H2SO4. 
●Алкилирование алкоголятов: 

С2Н5ОNaэтанолят + С2Н5I→ С2Н5–О–С2Н5 + NaI. 
●Получение сложных эфиров: 
●По реакции этерификации: 

RCOOH + R′OH ↔RC(O)–OR′ + Н2O(t, H2SO4(к)),
СН3–СООН  + С2Н5ОН ↔ СН3С(О)О–С2Н5 уксусноэтиловый  + H2O. 
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●Из ангидридов кислот: 

RC(O)–Clхлорангидрид кислоты+ R′OH→RC(O)–OR′  + HCl, 
RC(O)–Clхлорангидрид кислоты+ R′ONa→RC(O)–OR′  + NaCl, 
(RCO)2Oангидрид кислоты+ R′OH→RC(O)–OR′  + R–COOH. 

●Алкилированием солей кислот: 
RCOOAg  +  R′Cl    →  RC(O)–OR′  + AgCl↓. 

●Нитрованием спиртов: 
СН3СH2ОH + НО–NO2→СН3СH2–О–NO2 этилнитрат+ H2O. 

●Сульфированием спиртов: 
СН3СH2ОH + НО–SO3Н→СН3СH2–О–SO3Н этилсульфат+ H2O. 
●Свойства простых эфиров: 
R–O–R′ + H2SO4 дымящая→R–O–SO3Н алкилсерная кислота+ R′OH, 

R–O–R′ + HI→RI +R′OH  (холод), 
R–O–R′  + 2HI→RI +R′I+ Н2O   (при нагревании). 

Простые эфиры с остальными кислотами не реагируют. 
R–O–R′ + NaOH≠ ,  R–O–R′ + Н2O  ≠. 

На свету под действием кислорода воздуха окисляются с обра-
зованием пероксидных соединений. 

●Свойства сложных эфиров: 
●Омыление в кислой / щелочной средах: 

RC(O)–OR′ + Н2O↔ RCOOH + R′OH. 
●Щелочной гидролиз идет быстрее: 

RC(O)–OR′  + NaOH → RCOONa + R′OH, 
СН3С(О)О–С2Н5   + NaOH → СН3COONa + С2Н5OH. 

●Восстановление водородом (кат: CuO/Cr2O3): 
СН3С(О)О–С2Н5 + 2H2  → 2СН3СH2ОH,

СН3С(О)О–СН3 + 2H2  → СН3СH2ОH + СН3ОH. 
●Аминирование: 

C(O)–OR′  + NH3 →RC(O)–NH2 амидкислоты+ R′OH. 
●Получение жиров (триглицериды) по реакции этерификации: 

C3H5(OH)3глицерин+3С17Н35СООН→C3H5(С17Н35СОО)3 тристеарин  + 3Н2О, 
C3H5(OH)3 +3С17Н33СООН→C3H5(С17Н33СОО)3 триолеин  + 3Н2О(жидкие), 

C3H5(OH)3 +3С15Н31СООН→C3H5(С15Н31СОО)3 трипальмиат  + 3Н2О. 
●Гидролиз жиров (рН<7 или t,P, или ферменты): 

C3H5(С17Н35СОО)3+ 3Н2О →C3H5(OH)3 +3С17Н35СООН, 
уксусно-глицериновый эфир, триацетат глицерина 

C3H5(СН3СОО)3   + 3NaOH→C3H5(OH)3глицерин   + 3СН3СООNa. 
●Гидрогенизация ненасыщенных жиров: 

C3H5(С17Н33СОО)3 триолеин  + 3Н2→C3H5(С17Н35СОО)3 тристеарин. 
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15. НИТРОСОЕДИНЕНИЯ R–NO2 

Нитрогруппа NO2 – метаориентат (электроноакцептор), алкильные 
группы CH3, С2Н5, С3Н7 –  орто- и параориентаты (электронодоноры). 

●Получение: 
●Нитрованием в присутствии H2SO4: 

С6Н6  + HО–NO2→С6Н5NO2 + H2O, 
С6Н5СН3 толуол+ HО–NO2→С6Н4СН3(NO2)о-нитротолуол+ H2O, 

С6Н5СН3толуол+ 3HNO3 →С6Н2СН3(NO2)32 ,4,6-тринитротолуол, тротил +3H2O. 
●Другие способы нитрования: 
CnH2n+2+HNO3(10–15 %) →CnH2n+1NO2+ H2O (140–175 oC, P), 

CnH2n+1I  + AgNO2→ CnH2n+1NO2+ AgI↓. 
●Свойства 
●Восстановление атомарным водородом 

(реакция Зинина, Fe +2HCl = FeCl2 + 2H): 
С6Н5NO2 + 6Hо→С6Н5NH2 + 2H2O, 

или :  С6Н5NO2 + 3H2→ С6Н5NH2 + 2H2O. 
 
 
16. АМИДЫ КИСЛОТ R–С(О)NH2 

Амид муравьиной кислоты – бесцветная жидкость, остальные 
амиды – белые кристаллические вещества. Низшие – хорошо раство-
римы в воде, их водные растворы дают нейтральную реакцию на лак-
мус, обладают слабой амфотерностью. Мочевина (карбамид) – конеч-
ный продукт азотистого обмена в организме, хорошо растворимое кри-
сталлическое вещество без цвета и запаха. 

●Получение: 
R–СООNH4 аммонийные соли  → R–С(О)NH2  + Н2О (t), 

СН3–СООNH4 ацетат аммония  →СН3–С(О)NH2 ацетамид  + Н2О(t), 

RC(O)–OR′сложный эфир+NH3  →RC(O)NH2 +R′OH, 
СН3–C(O)–OС2Н5 уксусноэтиловый эфир+ NH3  → СН3C(O)NH2 + С2Н5OH, 

1) СН3–C(O)–Clхлорангидрид+NH3 →[СН3–С(О)NH3]Cl, 
2) [СН3–С(О)NH3]Cl→СН3–С(О)NH2 +HCl, 

∑СН3–C(O)–Clхлорангидрид+NH3  →СН3–С(О)NH2+HCl. 
●Свойства:                                      

R–С(О)NH2 + Н2О → R–С(О)ОН+NH3 (в кислой или щелочной средах):
С2Н5–С(О)NH2  + HCl→ [С2Н5–С(О)NH3]Cl, 
R–С(О)NH2  + NaOH→ R–С(О)ОNa + NH3, 

2R–С(О)NH2  + НgО → (R–С(О)NH)2Нg+ Н2О, 
R–С(О)NH2  + Н2О + HCl→ R–СООН + NH4Cl, 

С2Н5–С(О)NH2  + Н2О + HCl→ С2Н5–СООН + NH4Cl. 



 353 

●Мочевина (NH2)2СО,  H2N–C(O)–NH2 
●Получение: 

NH4–N=C=O→ (NH2)2СОцианат аммония (t, изомеризация), 
СО2  + 2NH3  →  (NH2)2СО  + Н2О (150 оС, 100 атм., в автоклавах), 

1) CO2(г) + 2NH3(г)= (NH2)CO(ONH4) (р)карбаминат (карбамат) аммония, 
2) (NH2)CO(ONH4) (р) = (NH2)2CO мочевина + H2O       (150o C, 100 атм.). 

●Свойства мочевины: 
H2N–C(O)–NH2  + HNO3   →  [H2N–C(O)–NH3]NO3↓, 

(NH2)2СО + Н2О → СО2  + 2NH3 (t, в кислой или щелочной средах). 
В отхожих местах: 

1) (NH2)2COмочевина+  2H2O   =  (NH4)2CO3, 
2) (NH4)2CO3 + H2O = 2NH3

.H2O + CO2. 
При плавлении: 

H2N–C(O)–NH2 + H2N–C(O)–NH2→ H2N–C(O)–N(H)–C(O)–NH2 + NH3 биурет, 
H2N–C(O)–NH2    →  HN=C=O+ NH3 изоциановая (t), далее: 

H–N=C=O   ↔   N≡C–O–Hциановая (t), 
H2N–C(O)–NH2  + 2HNO2   →  СО2  +  2N2  + 3H2O. 

 

17. АМИНЫ 

Амины: первичные R–NH2, вторичные R2–NH и третичные R3–N. 
Характерны изомерия цепи и положения аминогруппы. Слабые осно-
вания, основные свойства увеличиваются в ряду (С6Н5)3N<(С6Н5)2NH< 
С6Н5NH2<NH3<СН3–NH2<(СН3)2–NH<(СН3)3–N<СН3–NH2<С2Н5–
NH2<С3Н7–NH2. Низшие алифатические амины СН3NH2, (СН3)2NH, 
(СН3)3N) хорошо растворимы в воде и взаимодействуют с ней, газооб-
разные вещества с запахом аммиака, средние – летучие жидкости с 
запахом рыбы, высшие – нерастворимые твердые вещества без запаха. 
Алифатические амины создают слабую щелочную реакцию водной 
среды, как и аммиак: лакмус окрашивают в синий, фенолфталеин – в 
малиновый. У ароматических аминов основные свойства выражены 
очень слабо, они не дают щелочной реакции на лакмус, у (С6Н5)3N от-
сутствуют основные свойства. Они плохо растворимы или не раство-
римы в воде, бесцветные жидкости или твердые вещества с неприят-
ным запахом, с водой не взаимодействуют. Аминогруппа (NH2) явля-
ется орто- и параориентатом.  

●Основные свойства: 
СН3NH2 метиламин+ H2O ↔ [СН3NH3]OHгидроксид метиламмония, 

[СН3NH3]OH+ HCl(р)→[СН3NH3]Cl+ H2O, 
С6Н5NH2+ H2O≠ не протекает, 

СН3NH2  + HCl(р)→[СН3NH3]Clхлорид метиламмония, 
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[СН3NH3]Cl+ H2O↔[СН3NH3]OH+ HCl(гидролиз), 
С6Н5NH2 анилин + HCl(к)→[С6Н5NH3]Clхлорид фениламмония, 

[СН3NH3]Cl + NaOH→СН3NH2+ NaCl+ H2O, 
С6Н5NH2+ HO–SO3H(к)  →[С6Н5NH3]SO4H↓сульфат фениламмония, 
[С6Н5NH3]SO4H+ H2O↔[С6Н5NH3]OH+H2SO4(гидролиз), 

(С6Н5)2NH+H–O–SO3H (к) →[(С6Н5)2NH2]SO4Hсульфатдифениламмония, 
[(С6Н5)2NH2]SO4H+ H2O↔[(С6Н5)2NH2]OH+H2SO4(гидролиз). 

С карбоновыми кислотами образуют амидную связь: 
С2Н5NH2+ СН3СООН →С2Н5NH–С(О)–СН3 ацетэтиламид  + H2O(t), 

С6Н5NH2+СН3СООН →С6Н5NH–С(О)–СН3 анилид, ацетанилид  + H2O  (t), 
С6Н5NH–С(О)–СН3+ H2O↔С6Н5NH2+СН3СООН (гидролиз). 

●Алкилирование аминов с образованием вторичных и тре-
тичных аминов (замещение атомов водорода в аминогруппе): 

СН3NH2 + СН3Br→ (СН3)2NHдиметиламин + HBr, 
(СН3)2NH+ СН3Br→ (СН3)3Nтриметиламин + HBr, 

С6Н5NH2+ СН3I→СН3–NH–С6Н5 метилфениламин + HI или: 
С6Н5NH2+ СН3I→ [СН3–NH2–С6Н5]I бромгидрат метиланилина, 

СН3–NH–С6Н5+ СН3I→(СН3)2N–С6Н5диметилфениламин, третичный+ HI. 
●С ангидридами кислот образуют амидную группу: 

СН3NH2 + СН3–С(О)Clхлорангидрид→ СН3–С(О)NHСН3 N-метилацетамид. 
●Реакции с азотистой кислотой позволяют различить первич-

ные, вторичные и третичные амины: 
Первичные амины выделяют азот: 

СН3NH2+ НNO2 → СН3ОH+ N2+ Н2О, 
С2Н5NН2  + НNО2→С2Н5OH + N2  + Н2О, 

С6Н5NH2+ НNО2→С6Н5OH + N2  + Н2О, или: 
С6Н5NH2+КNO2+H2SO4→С6Н5OH+ N2  +КHSO4+ Н2О(t). 

Вторичные амины не выделяют азот: 
(СН3)2NH+ НNO2→(СН3)2N–N=Одиметилнитрозамин+Н2О, 

(С6Н5)2NH+ НNO2→(С6Н5)2N–N=Одифенилнитрозамин+ Н2О. 
Третичные амины не взаимодействуют с НNO2:  

(СН3)3N  + НNO2 ≠. 
●Реакции замещения атомов водорода в бензольном ядре 

ароматических аминов: 
●Обесцвечивание бромной воды (качественная реакция): 

С6Н5NH2  + 3Br2(р)=С6Н2NH2(Br3)↓белый,2,4,6-триброманилин+ 3HBr. 
●Сульфирование с образованием пара-сульфакислоты (сульфа-

ниловая кислота): 
С6Н5NH2  +HО–SO3Н→ НО3S–С6Н4NH2+ Н2О, 

НО3S–С6Н4NH2+ Н2О↔С6Н5NH2  +H2SO4 (гидролиз). 
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●Сгорание аминов: 
4СН3NH2 + 9O2 →4CO2 + 2N2  + 10Н2О. 

●Получение аминов: 
●Восстановлением нитроалканов и нитробензола (Зинин): 

R–NO2 + 3Н2→R–NH2+ 2Н2О  (t, Ni, алифатические), 
С6Н5NO2+ 3Н2→ С6Н5NH2+ 2Н2О  (300 oC, Ni), 

С6Н5NO2+ 3Fe + 6HCl→ С6Н5NH2+ 3FeCl2 + 2Н2О, 
С6Н5NO2+ 3(NH4)2S  → С6Н5NH2+ 3S + 2Н2О. 

●Аминированием галогеналканов (в спиртовом растворе): 
1)R–CH2Cl+ NH3→ [R–CH2NH3]Cl (в спиртовом растворе), 

2)[R–CH2NH3]Cl + NH3  ↔ R–CH2NH2  + NH4Cl, 
∑R–CH2Cl+ 2NH3↔ R–CH2NH2 первичный амин+ NH4Cl, 

R–CH2NH2  + R–CH2Cl+ NH3  ↔(R–CH2)2NHвторичный+ NH4Cl, 
(R–CH2)2NH+ R–CH2Cl+ NH3  ↔(R–CH2)3Nтретичный+ NH4Cl. 
●Декарбоксилированием аминокислот: 

1) NН2CH2CООH + NaOH→NН2CH2CООNa+ Н2О 
2) NН2CH2CООNa+ NaOH→СН3NH2 + Na2CO3(сплавление). 

●Получение третичных ароматических аминов: 
С6Н5NH2+2СН3ОН →С6Н5–N–(СН3)2+ 2Н2О. 

●Качественные реакции на алифатические амины: 
В растворах аминов фенолфталеин окрашивается в малиновый цвет: 

СН3NH2(р)+ H2O↔[СН3NH3]OH, [СН3NH3]OH↔[СН3NH3]++ OH-. 
В растворе FeCl3(р)амины образуют бурый осадок:  
2) 2[СН3NH3]OH+ FeCl3(р) → Fe(OH)3↓ + 2[СН3NH3]Cl. 
В растворе CuSO4(р) амины образуют голубой осадок: 

2[СН3NH3]OH+  CuSO4(р)→Cu(OH)2↓ + [СН3NH3]2SO4. 
 

 

18. АМИНОКИСЛОТЫ 

Различают: NH2 –R–СООН – моноаминокарбоновые, (NH2)2–R–
СООН – диаминокарбоновые, NH2–R–(С(О)ОН)2 – моноаминодикарбо-
новые, (NH2)2–(СООН)2-диаминодикарбоновые. Характерны изомерия 
углеродной цепи, положения аминогруппы и оптическая. Аминокисло-
ты – хорошо растворимые в воде бесцветные кристаллические вещест-
ва, амфолиты: обладают кислотными (за счет карбоксильной группы) и 
основными (за счет аминогруппы) свойствами. Они образуют белки по 
реакции поликонденсации за счет образования пептидной(амидной) груп-
пы [–С(О)–N(H)–] и пептидной (амидной) связи (–С–N–). 

●Получение: 
●Аминированием галогенкарбоновых кислот: 

1) СН3–СООН + Сl2  = Сl–СН2–СООНхлоруксусная  + HCl, 
2) Сl–СН2–СООН  + 2NH3=NH2–СН2–СООН +NH4Cl. 
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●Гидролизом белков. 
●Кислотные свойства: 

NH2–СН2–СООН + NaOH=NH2–СН2–СООNaаминоацетат + H2O, 
NH2–СН2–СН2–СООН + Mg= (NH2–СН2–СН2–СОО)2Mg + H2↑, 

                                                                                        аминопропинат 

NH2–СН2–СН2–СООН + MgО= (NH2–СН2–СН2–СОО)2Mg  + H2O,
NH2–СН2–СН2–СООН + ZnО= (NH2–СН2–СН2–СОО)2Zn  + H2O, 
NH2–СН2–СН2–СООН +CuO= (NH2–СН2–СН2–СОО)2Cu  + H2O. 

                                                                          коплексная соль,синий раствор 

Этерификация с образованием сложных эфиров (в кислой среде): 
NH2–СН2–СООН+ СН3 ОН→ NH2–СН2–СОО–СН3+H2O. 

                                                      метиловый эфир аминоуксусной кислоты 

Внутримолекулярное взаимодействие с образованием внутрен-
ней соли (биполярный нейтральный ион): 

NH2–СН2–СООН→+NH3–СН2–СОО-. 
Кислые аминокислоты: 

NH2–СН–(СООН)2+H2O→+NH3–СН–(СОО)2
-  + H3O+. 

Основные аминокислоты: 
(NH2)2–СН–СООН+H2O → (+NH3)2–СН–СОО-+ ОН-. 

●Основные свойства: 
NH2–СН2–СООН + HCl→ [NH3–СН2–СООН]Cl: 

                                                                                хлороводород аминоуксусной кислоты 

+NH3–СН2–СОО-+ H+ + Cl- →ClNH3–СН2–СООН. 
Окислительно-восстановительные свойства: 
NH2–СН2–СООН + HNO2→ HO–СН2–СООН + N2 + H2O. 

                                                                          гидроксиуксусная кислота

●Специфические реакции α-аминокислот: 
●Реакции конденсации с образованием дипептидов (t, кат.): 

NH2СН2СООН+ NH2СН2СООН→NH2СН2–С(О)–N(H)–СН2СООН+ H2O. 
         глицин                              глицин                                           дипептид (глицилглицин) 

●Реакции конденсации с образованием трипептидов: 
NH2–СН2СООН +NH2–СН(СН3)СООН +NH2–СН(СН2–SH)–СООН→ 

             глицин                                              аланин                                                       цистеин 

NH2СН2–С(О)–N(H)–СН(СН3)–С(О)–N(H)–СН(СН2–SH)–СООН+2H2O. 
                                     трипептид (глицилаланилцистеин) 

●Реакции поликонденсации с образованием полиамидных смол:
nNH2–(СН2)5–СООН  + nNH2–(СН2)5–СООН → 

                                 ε-аминокапроновая                      ε- аминокапроновая 

(–NH–(СН2)5–С(О)–N(H)–(СН2)5–С(О)–)nкапрон+ nH2O (М=1600–2200 г/моль), 
nNH2–(СН2)6–СООН  + nNH2–(СН2)6–СООН аминоэнантовая→ 

(–NH–(СН2)6–С(О)–N(H)–(СН2)6–С(О)–)n, энант  +  nH2O. 
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●С Cu(OH)2   образуют синий раствор: 
2NH2–СН2–СООН  + Cu(OH)2   → (НОNH3–СН2–СОО)2Cu. 
●β-аминокислоты при нагревании выделяют аммиак: 

NH2–СН2–СН2–СООН  →СН2=СН–СООН  + NH3. 
 

19. БЕЛКИ 

В белках остатки α-аминокислот соединены пептидными (амид-
ными) связями. В состав белков входят остатки лишь 20 различных  
α-аминокислот. Последовательность аминокислотных звеньев в линей-
ной полипептидной цепи образует первичную структуру. Форма поли-
пептидной цепи в пространстве (α-спираль), частично закрепленная 
водородными связями, образует вторичную структуру. Третичная 
структура образуется складыванием вторичной структуры за счет ди-
сульфидных(-s-s-), сложноэфирных(-o-c(o)-), солевых мостиков (+NH3–
СН2–СОО-) и водородных связей. Четвертичная структура – способ 
совместной упаковки нескольких полипептидных цепей. Некоторые 
белки растворяются в воде с образованием коллоидных растворов, 
другие – в разбавленных растворах солей, а некоторые не растворяют-
ся. Проявляют амфотерные свойства. Денатурация – разрушение вто-
ричной, третичной и четвертичной структуры белка.  

Протеины (простые белки) при гидролизе образуют только  
α-аминокислоты, а протеиды (сложные белки) – α-аминокислоты и 
другие компоненты. В зависимости от соотношения амино-карбок-
сильных групп белки могут быть кислыми или основными. 

●Кислотно-основные свойства (амфотерность): 
●Гидролиз белков c образованием аминокислот (протеины): 
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Взаимодействуют с кислотами и щелочами. 
●Специфические реакции 
●Осаждение белков: 
●Обратимое осаждение (высаливание): 
1) разбавленный раствор С2Н5ОН + белок ↔ растворимый оса-

док белка; 
2) соли легких металлов и аммония (Na+, К+NH4

+) + белок ↔ 
растворимый осадок белка. 

●Необратимое осаждение белка: 
1) концентрированный раствор С2Н5ОН + белок →  денатура-

ция, осадок белка в воде уже не растворяется; 
2) соли тяжелых металлов, концентрированные растворы кислот 

и щелочей (Fe3+,Pb2+,Hg2+, НNO3(к)HCl(к)H2SO4(к)) + белок → необрати-
мое свертывание белка, осаждение; 

3) белок + СН3СООН(разб.р.)  + NaCl→свертывание при кипячении; 
4) УФ-лучи, нагревание,γ-лучи + белок →необратимое свертывание. 
 ● Цветные (качественные) реакции на белки: 
● Биуретовая реакция: 
1) CuSO4 насыщ.р-р + KOH(к) + белок →  красно-фиолетовое окрашивание. 
● Ксантопротеиновая реакция («ксантос» – желтый): 
2)  НNO3 конц. + белки → желтое окрашивание   (бензольные кольца). 
●Цистеиновая реакция: 
   3) Pb2+ + KOH + белок =  черное окрашивание  (PbS↓ c остат-

ками серы). 
 

20. УГЛЕВОДЫ 

 
        
Фотосинтез: nCO2 + mH2O = Cn(H2O)m + nO2 – Q (свет, хлорофилл) 
                       6CO2 + 6H2O = C6H12O6 + 6O2. 
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●Глюкоза: 

                                                                                         О 

СH2(OH)–СH(OH)–СH(OH)–СH(OH)–СH(OH)–С–H – бесц-
ветное кристаллическое вещество, хорошо растворимое в воде, сдадкое 
на вкус; альдегидоспирт; существуют линейная, α- и  β-циклические 
формы глюкозы, последние отличаются положением гидроксильных 
групп в плоскости кольца: в α-форме гидроксильные группы при С1
(гликозидный гидроксил) и С2 находятся по одну сторону плоскости, в 
β-форме – по разные стороны. Глюкоза в растениях: крахмал, целлю-
лоза; глюкоза в организме  → аминокислоты, жиры. Глюкоза – силь-
ный восстановитель. Изомеры: галактоза, фруктоза. Углеводы – основ-
ной источник энергии в организме. 

 
●Получение глюкозы: 
●Ферментативный гидролиз крахмала 

(150–170 оС, кат: H2SO4 (0,1–0,4 %)): 
(С6Н10О5 )n+ nН2О→ nС6Н12О6,  α-глюкоза. 

●Из формальдегида методом Бутлерова 
(в присутствии гашеной извести): 

6НСНО  =  С6Н12О6. 
●Свойства глюкозы: 
●Окисление глюкозы: 

С6Н12О6 + 6О2   = 6CO2+ 6H2O + Q. 
●Спиртовое ферментативное брожение: 

С6Н12О6 =  2С2Н5ОН + 2СО2. 
●Молочнокислое брожение (наблюдается при квашении, скиса-

нии молока, силосовании под молочнокислые бактерии): 
С6Н12О6  = 2СН3СН(ОН)–СООНмолочная. 

●Маслянокислое брожение: 
С6Н12О6 = С3Н7–СООНмасляная     + 2СО2 + 2Н2. 

●Реакции с участием гидроксильных групп 
(свойства многоатомных спиртов): 

●Обнаружение  сахара в моче: 
С6Н7О(ОН)5 + Сu(ОН)2 = С6Н7О(ОН)3О2Сuсахарат-синий + 2H2O. 
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●Реакция этерификации: 
С6Н7О(ОН)5 + 5СН3СООН = С6Н7О(О–С(О)–СН3)5+ 5H2O. 
●Восстановительные свойства (сильный восстановитель, качест-

венные реакции): 
С6Н12О6+ Ag2Oаммиачный→СН2OH(СНOH)4–СООНглюконовая + 2Ag↓,

С6Н12О6 +2[Ag(NH3)2]OH= СН2OH(СНOH)4–
СООNH4+2Ag↓+3NH3+H2O, 

С6Н12О6+ 2Сu(ОН)2  =  СН2OH(СНOH)4–СООН + Сu2О↓красный+ 2H2O (t), 
5С6Н12О6+ 24KMnO4 +36H2SO4  = 24MnSO4 + 12K2SO4 + 30СО2 + 66H2O, 
С6Н12О6+ Br2 + H2O= СН2OH(СНOH)4–СООН + 2НBr (обесцвечивание), 

СН2OH(СНOH)4–СООН + 4HNO3 = HOOC–(СНOH)4–СООН + 4NO2+ +3H2O. 
сахарная кислота(глюкаровая) 

С6Н12О6 + 6HNO3= HOOC–(СНOH)4–СООН + 6NO2 +4H2O. 
●Окислительные свойства: 

С6Н7О(ОН)5 + Н2 = СН2OH(СНOH)4СН2OHсорбит ( кат.) 
●Циклическая форма глюкозы образует простые эфиры в кислой среде: 

С6Н12О6   + С2Н5OH  = (С6Н11О5)–О–С2Н5  + H2O (участвует гликозидный ОН) 
                                                       этиловый эфир α-глюкозы 

●Фруктоза СН2OH(СНOH)3С(О)СН2OH, (С6Н12О6) – изомер 
глюкозы; кетоноспирт, в 3 раза слаще глюкозы; бесцветное кристалли-
ческое вещество, хорошо растворимое в воде. Существует в виде ли-
нейной и циклической формы. Нет реакции «серебряного зеркала». 
Качественная реакция:  

фруктоза + резорцин + H2SO4 → вишнево-красное окрашивание. 
Фруктоза также образует сахараты, сложные эфиры, взаимодей-

ствует с водородом с образованием сорбита. 
●Рибоза СН2OH(СНOH)3–СНО (С5Н10О5) – альдегидоспирт; бе-

лое кристаллическое вещество, растворимое в воде. 
●Дисахариды 
Сахароза С12Н22О11 относится к олигосахаридам, содержащим от 

двух до десяти моносахаридов (гексоз). Свекловичный или тростнико-
вый сахар – белое кристаллическое вещество, хорошо растворимое в 
воде. В С12Н22О11 отсутствует альдегидная группа, содержит спиртовые 
гидроксогруппы и состоит из остатков α-глюкозы и β-фруктозы, свя-
занные за счет гликозидного гидроксила ОН. Не дает реакцию «сереб-
ряного зеркала» и не обладает восстановительными свойствами (в от-
личие от глюкозы). Изомеры сахарозы мальтоза и лактоза дают реак-
цию «серебряного зеркала» и восстанавливают Сu(ОН)2 за счет глико-
зидного ОН, чего нет в сахарозе. 
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●Свойства сахарозы 
●Гидролиз (t, H2SO4): 

С12Н22О11 сахароза + H2O= С6Н12О6 глюкоза+ С6Н12О6 фруктоза, 
С12Н22О11 лактоза + H2O  =  С6Н12О6 глюкоза + С6Н12О6 галактоза. 

●Свойства многоатомных спиртов: 
С12Н22О11 + 2Сu(ОН)2   = С12Н22О9 (О2Сu)синий р-р. сахарата меди+ 2H2O (легко). 

Жесткое окисление: 
5С12Н22О11 + 48KMnO4 +72H2SO4 = 48MnSO4 + 24K2SO4 + 60СО2 + 127H2O. 

Восстановительные свойства лактозы и мальтозы: 
С12Н22О11 + 2[Ag(NH3)2]OH =С12Н22О12+2Ag↓+4NH3 + H2O, 
 мальтоза или лактоза                                            кислота     

С12Н22О11 + 2Сu(ОН)2 =  С12Н22О12+ Сu2О↓красный+ 2H2O (t). 
Эти реакции обусловлены перегруппировкой атомов при С1 с 

образованием линейной альдегидной формы. Для сахарозы эти реак-
ции не характерны из-за отсутствия гликозидного гидроксила при С1. 

●Получение из свеклы: 
1) С12Н22О11 + nСаО = С12Н22О11

. NСаО (очистка сока свеклы), 
2) С12Н22О11

. NСаО + Nсо2 = С12Н22О11 + nСаСО3↓. 
●Полисахариды 
Крахмал и целлюлоза (С6Н10О5)n – природные полимеры, молеку-

лы которых состоят из звеньев С6Н10О5 – остатков молекулы глюкозы: 
крахмал состоит из остатков α-глюкозы, целлюлоза – из остатков  
β-глюкозы. Степень полимеризации (n) у целлюлозы больше, ее молекулы  
имеют только линейное строение с водородными связями. Молекулы 
крахмала могут быть разветвленными и неразветвленными без водород-
ных связей. Крахмал – белый порошок, не растворимый в холодной воде, 
а в горячей  набухает и образует клейстер, является продуктом питания; 
делится на две фракции: амилазу и амилопектин. Целлюлоза (клетчатка) – 
не растворимое в воде волокнистое вещество растворяется в аммиачном 
растворе Сu(ОН)2, не является продуктом питания. 

В природе образуются под действием солнечной энергии и хло-
рофилла: 

1) nCO2 + nH2O= СnН2nОn углевод + nO2 (в общем виде):
6CO2 + 6H2O= C6H12O6+ 6O2, 

2) nC6H12O6   = (С6Н10О5)n полисахариды+ nH2O. 
В листьях происходит гидролиз крахмала: 

(С6Н10О5 )n+ nН2О =nС6Н12О6. 
●Свойства полисахаридов: 
●Ферментативный гидролиз крахмала и клетчатки (160 оС, 

H2SO4 (0,1–0,4%)): 
(С6Н10О5 )n крахмал+ nН2О = nС6Н12О6, α-глюкоза, 

(С6Н10О5 )n целлюлоза  + nН2О  =  nС6Н12О6, β-глюкоза. 
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●Крахмал не обладает восстановительными свойствами: 
(С6Н10О5 )n крахмал  +Сu(ОН)2≠ , 

(С6Н10О5 )n крахмал  +Ag2Oаммиачный  р.  ≠. 
●Реакция целлюлозы с концентрированной HNO3 (кат: H2SO4), 

приводит к образованию смеси сложных эфиров, коллодийной ваты: 
моно-, ди- и тринитроцеллюлоза): 

[С6Н7О2(ОН)3]n + nHNO3→[С6Н9О4(О–NO2)]n+ nH2O, 
[С6Н7О2(ОН)3]n + 2nHNO3→[С6Н8О3(О–NO2)2]n+ 2nH2O, 
[С6Н7О2(ОН)3]n + 3nHNO3→[С6Н7О2(О–NO2)3]n + 3nH2O. 

Тринитроцеллюлоза (пироксилин) – взрывчатое вещество (без-
дымный порох). 

●Реакция целлюлозы с щелочами с образованием алкалицеллюлозы: 
[С6Н7О2(ОН)3]n + nNaOH  =  [С6Н7О2(ОН)2ONa]n+ nH2O. 

●Реакция целлюлозы со спиртами с образованием простых эфиров: 
[С6Н7О2(ОН)3]n (в щелочи) + nС2Н5ОН → [С6Н7О2(ОН)2OС2Н5]n+ nH2O. 

                                                                                      этилцеллюлоза 

●Реакция целлюлозы с органическими кислотами с образовани-
ем сложных эфиров: 

[С6Н7О2(ОН)3]n + 3nСН3СООН = [С6Н7О2(ОС(О)–СН3)3]n+ 3nH2O. 
                                                                                                                            триацетат целлюлозы  

Обычно образуется смесь моно-, ди- и триацетатов целлюлозы – сырье 
для получения ацетатного волокна. 

●Термическое разложение целлюлозы без доступа воздуха: 
[С6Н7О2(ОН)3]n= Сдревесный уголь+ H2O + летучие органические вещества. 

●Горение целлюлозы: 
[С6Н7О2(ОН)3]n + 6nО2  = 6nCO2 + 5nH2O  (t). 

●Целлюлоза не растворяется в воде, но растворяется в растворах: 
(С6Н10О5 )n+ Сu(ОН)2 в аммиаке  → растворяется, 

(С6Н10О5 )n+ZnCl2 + HCl → растворяется с частичным гидролизом, 
(С6Н10О5 )n+H2SO4(конц) → растворяется с частичным гидролизом. 

 

21. КАЧЕСТВЕННЫЕ РЕАКЦИИ ОРГАНИЧЕСКИХ ВЕЩЕСТВ 

●Алканы СnH2n+2 
Обычно определяют путем исключения. Низшие алканы горят 

голубоватым или синим пламенем. 
Не обесцвечивают растворы бромной воды и перманганата калия: 

СnH2n+2 + Br2(p)   ≠,   СnH2n+2 +KMnO4(p)≠. 
●Циклоалканы СnH2n 
●Только циклопропан обесцвечивает бромную воду: 

С3Н6циклопропан (газ) + Br2 (р)   =  BrСН2СН2СН2Br, 
С4Н8 (газ)+ Br2 бромная вода  ≠ ;     С5Н10  (ж)  + Br2 бромная вода  ≠. 
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●Алкилхлориды 
Вещества, содержащие хлор, могут окрашивать пламя в зеленый 

цвет. Для этого нужно обмакнуть медную проволоку в алкилхлориде и 
поднести к пламени. 

● Алкены 
●Обесцвечивают бромную воду: 

С2Н4 + Br2(р) = С2Н4Br2. 
●Обесцвечивают малиновую окраску разбавленного раствора KMnO4 

(реакция Вагнера) на холоде с образованием бурого осадка MnO2: 
3С2Н4+ 2KMnO4 (3 %) + 4H2O= 3СН2ОН–СН2ОН+ 2MnO2↓ + 2КОН. 

●Горят слегка желтоватым пламенем. 
●Алкадиены: 
●Обесцвечивают бромную воду: 

СН2=СН–СН=СН2  + Br2(р)  → СН2Br–СН=СН–СН2Br, 
СН2=СН–СН=СН2 + 2Br2(р)→СН2Br–СНBr–СНBr–СН2Br. 

●Алкины 
●Обесцвечивают бромную воду: 

СН≡СН + 2Br2(p) →  СНBr2 –СНBr2. 
●Обесцвечивают малиновую окраску разбавленного раствора KMnO4 

(реакция Вагнера) на холоде с образованием бурого осадка MnO2: 
3С2Н2  + 8KMnO4→ 3КOOC–COOК+ 8MnO2↓ + 2КОН + 2H2O, 

3СН3С≡ССН3+ 4KMnO4+ 2H2O→ 3СН3С(О) – (О)ССН3+ 4MnO2↓ + 4КОН. 
●Отличие алкинов от алкенов и алкадиенов, когда тройная 

связь находится у крайнего атома углерода: 
СН≡СН + 2[Ag(NH3)2]OH → AgС≡СAg↓желтый + 4NH3  + 2Н2О,
СН≡СН + 2[Cu(NH3)2]OH → CuС≡СCu↓красный + 4NH3  + 2Н2О.  
●Арены 
С6Н6 обычно определяют путем исключения. С6Н6 горит коптя-

щим пламенем. 
●С аммиачным раствором цианида никеля (II)Ni(CN)2 выпадает 

осадок бензоцианоаммината никеля[Ni(CN)2NH3(C6H6)]. 
С6Н6(л.ж) бензол + Br2(р)  ≠,  С6Н5–СН3толуол +Br2(р) ≠, 

С6Н5–СН=СН2 (стирол)  + Br2(р) → С6Н5–СНBr–СН2Br. 
●Одноатомные спирты 
●Горят светлым голубоватым пламенем. 
●Восстановление красной окраски у прокаленной горячей мед-

ной проволоки черного цвета: 
С2Н5ОН + CuO→ СН3СНО + Cu + Н2О (t). 

●Выделение водорода: 
2С2Н5ОН + 2Na → 2С2Н5ОNa + H2 (в безводной среде). 
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Лающий хлопок при поднесении горящей лучинки к источнику 
водорода. 

●Образование характерного желтоватого осадка йодоформа: 
С2Н5ОН + 6NaОН + 4I2→ CHI3 +HCOONa + 5NaI + H2O. 

●Идентификация первичных и вторичных спиртов смесью кон-
центрированных растворов HCl + ZnCl2(первичные спирты вступают в 
реакцию с HCl в присутствии концентрированной серной кислоты): 

CH3CHOHCH3 + HCl→ CH3CHClCH3↓ + H2O. 
●Многоатомные спирты 
●Отличие от одноатомных спиртов – образование ярко-синего 

раствора гликолята или глицерата меди (II): 

 
В отличие от альдегидов, эти реакции протекают без нагревания. 
●Фенолы 
●Обесцвечивание бромной воды с образованием белого осадка 

трибромфенола:  
C6H5OH + 3Br2(p)= C6H2(Br3)OH↓белый+3HBr. 

●Окрашивание раствора в фиолетовый цвет при добавлении рас-
твора хлорида железа (III):   

6C6H5OH + FeCl3(p) =  Н3[Fe(C6H5O)6]+ 3HCl. 
При прибавлении сильной кислоты окраска исчезает. 
●Отличие от карбоновых кислот: 

C6H5OH +Na2CO3 р  ≠ нет реакции. 
●Альдегиды 
●Реакция серебряного зеркала: 

СН3СНO+ 2[Ag(NH3)2]OH→СН3С(О)ONH4+2Ag↓+3NH3+Н2О  (t). 
● Свежеосажденный Cu(OH)2 образует желтый осадок CuOH, 

переходящий при нагревании в красный Сu2O: 
R–СНО +2Cu(OH)2→R–СОOН + Сu2O↓красный+ 2Н2О (t) или: 

R–СНO+ 2CuSO4+ 4NаOH→R–СОOН + Сu2O↓+ 2Nа2SO4+ 2Н2О (t). 
●Аммиачный раствор Cu(OH)2 образует красный осадок: 

R–СНO+2[Cu(NH3)4](OH)2→R–СОOН+Сu2O↓+ 8NH3+2Н2О (t), 
●Осаждают ртуть из реактива Несслера: 

CH3–CHO + K2[HgI4] + 3KOH → CH3–COOK + Hg↓ + 4KI + 2H2O. 
●Кетоны 
●Отличие от альдегидов: 

СН3–C(O)–СН3   + 2[Ag(NH3)2]OH    ≠, 
СН3–C(O)–СН3   + Cu(OH)2  ≠,     СН3–C(O)–СН3   +Br2(р) ≠. 
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●Карбоновые кислоты 
●Красное окрашивание лакмуса. 
●Муравьиная кислота: реакция серебряного зеркала: 

HCOOH + 2[Ag(NH3)2]OH → CO2↑ + 2H2O + 4NH3↑ + 2Ag↓. 
●Олеиновая: обесцвечивание бромной воды. 
●Одноатомные спирты с кислотами (в присутствии конц. Н2SO4) 

образуют сложные эфиры с специфическим фруктовым запахом.  
●Цветные реакции с катионами тяжелых металлов: 

8CH3COONa + 3FeCl3 + 2H2O = [Fe3(OH)2(CH3COO)6]Clкрас + 2CH3COOH. 
Реакцию проводят в нейтральной среде и в отсутствие карбона-

тов, сульфитов, фосфатов и т.д. Следует иметь в виду, что при разбав-
лении раствора водой и нагревании выпадает осадок основного ацетата 
железа бурого цвета: 

[Fe3(OH)2(CH3COO)6]+ = [Fe3O(CH3COO)6]OH↓ + H+. 
 ●Алифатические амины 
●В растворах аминов фенолфталеин окрашивается в малиновый 

цвет, а лакмус – в синий: 
СН3NH2 (р)+ H2O↔[СН3NH3]OH . 

●В растворе FeCl3(р)амины образуют бурый осадок:  
2) 2[СН3NH3]OH+ FeCl3(р) → Fe(OH)3↓ + 2[СН3NH3]Cl. 

●В растворе CuSO4(р) амины образуют голубой осадок: 
2[СН3NH3]OH+  CuSO4(р)→Cu(OH)2↓ + [СН3NH3]2SO4. 

●Идентификация аминов азотистой кислотой:
первичные: 

CH3NH2 + HNO2→ CH3OH + N2↑ + H2O. 
Вторичные – азот не выделяют: 

CH3–NH–CH3 + HNO2→ CH3–N(NO) –CH3 + H2O. 
Третичные амины в мягких условиях с HNO2 не реагируют. 
●Ароматические амины 
С6Н5NH2+Са(ОCl)2 хлорная известь→ фиолетовое окрашивание

С6Н5NH2+ К2Сr2O7 +H2SO4→[темно-зел.]→[черное](t, анилиновый черный) 
●обесцвечивание бромной воды с образованием белого осадка: 

С6Н5NH2  + 3Br2(р)=С6Н2NH2(Br3)↓белый+ 3HBr. 
●Аминокислоты 

●С Cu(OH)2   образуют синий раствор: 
2NH2–СН2–СООН  + Cu(OH)2   → (НОNH3–СН2–СОО)2Cu. 
 ●Белки 
●Биуретовая реакция (обнаружение пептидной связи): 

CuSO4 насыщ.р-р + KOH(к) + белок →  красно-фиолетовое окрашивание. 
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●Ксантопротеиновая реакция: 
(«ксантос» – желтый, обнаружение бензольных колец): 
НNO3 конц. + белки → желтое окрашивание осадка; при добавле-

нии щелочного раствора образуется оранжевый раствор. 
●Цистеиновая реакция (обнаружение серосодержащих аминокислот): 

Pb2+ + KOH + белок =  черный осадок  PbS↓. 
●Специфический запах при горении – запах паленой шерсти. 
●Углеводы 
Большинство углеводов имеют альдегидные и гидроксильные 

группы, поэтому для них характерны все реакции альдегидов и много-
атомных спиртов. 

●Глюкоза 
●Реакция серебряного зеркала: 

С6Н12О6 + 2[Ag(NH3)2]OH→СН2OH(СНOH)4СООNH4+2Ag↓+3NH3+ H2O, 
С6Н12О6+ 2Сu(ОН)2 → СН2OH(СНOH)4–СООН + Сu2О↓красный+ 2H2O (t). 

●Идентификация глюкозы и фруктозы: 
фруктоза + резорцин + H2SO4 → вишнево-красное окрашивание. 

глюкоза + резорцин + H2SO4 ≠,  фруктоза +2[Ag(NH3)2]OH≠. 
●Крахмал 
(С6Н10О5 )n+ I2(раствор с иодистым калием)  → комплексное соединение 

сине-фиолетового цвета, которое при нагревании разрушаетя. При 
этом окрашивание исчезает, а при охлаждении вновь появляется. 
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ПРИЛОЖЕНИЕ 

Условные обозначения, используемые в тексте 
р – водный раствор или разбавленный водный  раствор 
рр – сильно разбавленный водный  раствор 
к – концентрированный  водный раствор 
кк – очень концентрированный  водный раствор 
т – твердое вещество или осадок 
г – газ 
t – нагревание 
tt – сильное нагревание  
кaт. – катализатор 
оу – обычные условия 
СЭП –  стандартный электродный потенциал 
ММК – межмолекулярная конмутация (сопропорционирование) 
ВМК – внутримолекулярная конмутация (сопропорционирование) 
ВИК – внутриионная конмутация 
МИК – межионная конмутация (сопропорционирование) 
ММД – межмолекулярная дисмутация (диспропорционирование) 
МИД – межионная дисмутация (диспропорционирование) 
ВИД – внутриионная дисмутация  (диспропорционирование) 
ВМД – внутримолекулярная дисмутация (диспропорционирование) 
ВМОВ – внутримолекулярное окисление-восстановление 
ММОВ – межмолекулярное окисление-восстановление 
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