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Лекція

Склад і будова комплексних сполук. Природа хімічного зв’язку в комплексних сполуках
Вже у першій половині XIX ст. вчені помітили, що деякі сполуки, в яких атоми начебто вичерпали свої валентні можливості, здатні до подальшого сполучення між собою. Так, у разі додавання аміаку до купрум (ІІ) сульфату  утворюється складніша сполука СuSО4(4NН3. Реакція супровод​жується зміною забарвлення реакційної суміші від синього до значно інтенсивнішого синьо-фіолетового. Прикладів сполучення «простих», або «звичайних», речовин з утворенням складніших сполук було вивчено дуже багато, зокрема КСl(СuСl, 4КСN(Fе(CN)2, 2КІ(НgІ2, 3NаF(АlF3, 2КF(SіF4, ZnSО4(4NН3, 3КОН(А1(ОН)3. Оскільки такі сполуки є складними, їх назвали комплексними. Однак як саме сполучені складові цих сполук (у наведених вище формулах процес сполучення позначено крап​кою) ще тривалий час залишалося нез'ясованим. Робилась спроба пояснити будову цих сполук, за аналогією з органічними сполу​ками, утворенням ланцюгів атомів (наприклад, ланцюг атомів Нітрогену в сполуці СuSО4(4NН3), але ланцюгова теорія була не​спроможна пояснити властивості комплексних сполук.
Лише у 1893 р. видатний швейцарський учений А. Вернер запропонував координаційну теорію, згідно з якою у таких спо​луках існує атом-комплексоутворювач, який координує навколо себе більше число іонів протилежного знака чи молекул, ніж дозволяє його звичайна валентність (ступінь окиснення). На​приклад, згідно з теорією Вернера в сполуці СuSО4(4NН3 усі чотири молекули аміаку NН3 приєднані до атома Купруму:
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Теорія Вернера не відразу була визнана хіміками, оскільки суперечила панівним поглядам на валентність. Однак А. Вернер разом із співробітниками провів низку блискучих експериментів, якими повністю довів справедливість своєї теорії. Остання ґрун​тувалась на фізико-хімічних властивостях комплексних сполук і вивченні їхніх ізомерних форм. Увесь подальший розвиток хімії підтвердив справедливість координаційної теорії, а праці А. Вернера стали відправною точкою для розвитку багатьох розділів хімії.
Головною ознакою комплексних сполук є координація, тобто приєднання до центрального атома більшого числа інших части​нок, ніж це випливає з його звичайної валентності, тому ком​плексні сполуки називають також координаційними.
Основні положення координаційної теорії
Комплексоутворювачем вважають центральний атом чи іон, до якого приєднуються нейтральні молекули або аніони. Оскільки комплексні сполуки утворюються за донорно-акцепторним механізмом, то комплексоутворювачі здебільшого мають бу​ти акцепторами електронів і мати вільні електронні орбіталі. За​звичай роль комплексоутворювачів виконують малі за розміром і атоми металів (значно рідше - неметалів) або катіони металів, на поверхні яких зосереджується надлишковий позитивний заряд. Найчастіше комплексо-утворювачами є катіони d-металів: Сu2+, Со2+, Со3+, Сr3+ і багато інших.
Лігандами (приєднаними частинками) називають молекули або іони, які координуються навколо комплексоутворювача. Разом з останнім вони утворюють координаційну сферу і є доно​рами електронних пар. Здебільшого роль лігандів виконують нейтральні молекули, до складу яких входять найбільш елек​тронегативні атоми Оксигену (вода, спирти, кислоти, ефіри тощо), Нітрогену  (аміак,  аміни)  або  аніони  (F-, Сl-,  Вг-,  NCS-, СО32-, C2O42- тощо). Досить численнми є також ліганди, що містять у своєму складі атоми інших неметалівю
Координаційне число визначається числом місць у просторі, які може надавати комплексоутворювач для приєднання ліган​дів. Іншими словами, координаційне число відповідає числу хі​мічних зв'язків між комплексоутворювачем і лігандами. Воно залежить як від природи комплексоутворювача, так і від харак​теру лігандів. Так, А13+ з меншим за розміром іоном F- утворює комплекс [А1F6]3-, координаційне число якого дорівнює 6, а з більшим іоном Сl- - комплекс [А1С14]-, координаційне число якого дорівнює 4. Для більшості комплексних сполук (майже 95 %) координаційне число дорівнює 4 або 6. Часто коорди​наційне число для іонів відповідає подвоєному ступеню окиснення комплексоутворювача:
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Внутрішню координаційну сферу комплексної сполуки складають комплексоутворювач разом з лігандами, які приєдна​лися відповідно до координаційного числа комплексоутворювача. Внутрішню координаційну сферу позначають у квадратних дуж​ках. Вона може бути нейтральною або мати певний позитивний чи негативний заряд. Заряд внутрішньої координаційної сфери визна​чається сумою зарядів комплексоутворювача й усіх лігандів:
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Заряд внутрішньої координаційної сфери дорівнює сумарному заряду всіх іонів зовнішньої сфери, взятому з протилежним знаком. Коли ліганди є нейтральними молекулами, заряд внутрішньої координаційної сфери збігається із зарядом комплексоутворювача. Якщо внутрішня координаційна сфера має негативний заряд, комплекс виявляє аніонний характер, якщо позитивний — катіонний, якщо нейтральний — комплекс є неелектролітом.
Протиіони — це іони зовнішньої сфери (катіони або аніони), які компенсують заряд внутрішньої координаційної сфери, щоб речовина загалом була електронейтральною. У наведених вище прикладах протиіонами є катіони К+ та аніони Сl-. Протиіони не входять до складу внутрішньої координаційної сфери, їх можна легко замінити на інші подібні іони. Якщо замінити зовнішні іони, властивості речовини змінюються мало, якщо ж змінити один з компонентів у внутрішній координаційній сфері комплек​су, то утвориться нова сполука із зовсім іншими властивостями.
Дентатність ліганду визначається числом атомів, які одночасно можуть утворювати зв'язки з комплексоутворювачем. Наприклад, молекула NН3 займає лише одне координаційне місце, і тому цей ліганд є монодентатним. Етилендіамін NН2С2Н4NН2 координується двома атомами Нітрогену і тому є бі-, або дводентатним. Діетилентриамін NН2С2Н4NНС2Н4NH2 може займати три ко-ординаційні місця і є тридентатним. Іон Со3+ з цими лігандами утворює комплексні сполуки такого складу: [Со(NН3)6]Сl3; Со(NН2С2Н4NH2)3]С13; [Со(NH2С2Н4NНС2Н4NH2)2]С13, тобто число приєднаних лігандів дорівнює координаційному числу, поділеному на дентатність ліганду. Ось чому координаційне число не завжди збігається з числом приєднаних лігандів.
Ліганди типу етилендіаміну утворюють так звані хелатні, або клішнеподібні, комплекси, в яких ліганди разом з комплек​соутворювачем будують стійкі п'ятичленні цикли (подібно до шестичленних в органічних сполуках). Такі ліганди називають хелатоутворюючими:
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Внутрішню координаційну сферу можуть утворювати як од​накові, так і різні ліганди. Якщо до складу внутрішньої коорди​наційної сфери входять різні ліганди, комплекси називають різнолігандними, наприклад [Рt(NH3)2]Cl2, [Со(NH)5Вr]SО4.
Деякі ліганди можуть координуватися різними способами, такі ліганди налипають амбідентатними. Наприклад, іон NCS- може координуватися одним з двох кінцевих атомів — атомом нітрогену або сульфуру.
Залежно під швидкості заміщення одних лігандів на інші комплексні сполуки поділяють на інертні (повільне заміщення) та лабільні (швидке заміщення). Багато інертних комплексних сполук утворюють іони Со3+, Рt2+, Рt4+, Сr3+ та деякі інші комплексоутворювачі.
Комплексним сполукам, як і органічним речовинам властиве явище ізомерії.
Деякі комплексні сполуки існують тільки у твердому стані, а у водних розчинах повністю розщеплюються на іони, тому їх від​носять до подвійних солей, наприклад галуни К[А1(SО4)2](12Н2О; К[Сr(SО4)2](12Н2О.
 Номенклатура комплексних сполук
Назву комплексній сполуці дають за переліченими нижче правилами.
1.У комплексних сполуках першим називають катіон, а потім аніон.

2.У комплексних сполуках ліганди називають перед комплексоутворювачем. Перелік лігандів ведуть в абетковому порядку.

[Pt(NH3)2ClBr] – діамінбромохлороплатина (ІІ)

[Co(NH3)4(H2O)Cl]Cl2 – акватетраамінхлорокобальт (ІІІ) хлорид

Назви деяких найпоширеніших лігандів
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   NO2- - нітро;  CO – карбоніл; CNS- - тіоціано.
3.До назв аніонних лігандів додають закінчення –о, а нейтральні ліганди називають так само, як і молекули.

4.Число лігандів кожного виду (якщо їх число перевищує одиницю) вказують грецькими префіксами: ди- (2), три- (3), тетра- (4), пента- (5), гекса- (6).

Якщо ж такий самий префікс є у назві ліганду (діетилентриамін, етилендіамін), то назви лігандів беруть у дужки ф перед ними ставлять префікси іншого типу: біс- (2), тріс- (3), тетракіс- (4), пентакіс- (5), гексакіс- (6). Наприклад: [Cr(En)3]Cl3 – тріс(етилендіамін)хром (ІІІ) хлорид.

5.У назву комплексного аніону має входити суфікс –ат. Комплексоутворювач, що входить до складу катіону чи нейтральної молекули не має закінчення. 

6.Ступінь окиснення комплексоутворювача вказують у дужках римською цифрою відразу за назвою комплексоутворювача.

K[CuCl2] – калій дихлорокупрат (ІІ), [Cr(H2O)3NH3Br2](NO3)2 – триаквааміндибромохром (ІІІ) нітрат.

Просторова будова комплексних сполук
Залежно від координаційного числа комплексні сполуки ма​ють різну просторову будову. Якщо координаційне число дорів​нює 2, то частинки внутрішньої координаційної сфери розміщені лінійно:
K[Cl – Cu – Cl]
Якщо координаційне число дорівнює 4, то внутрішня коорди​наційна сфера може мати тетраедричну (здебільшого) або квад​ратно-площинну будову з комплексоутворювачем, розміщеним у центрі:
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Якщо координаційне число дорівнює 6, то внутрішня коорди​наційна сфера має октаедричну або біпірамідальну просторову будову з центральним положенням комплексоутворювача:
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Ізомерія комплексних сполук
Комплексним сполукам властива ізомерія. Найпоширеніші види ізомерії коротко схарактеризовано нижче.
Гідратна ізомерія полягає в різному розміщенні молекул води у внутрішній і зовнішній координаційних сферах. Наприк​лад, формулі СrСl3(6Н2О відповідають три комплексні сполуки: [Сr(Н2О)6]С13 — фіолетового кольору, [Сr(Н2О)5С1]С12(Н2О — світ​ло-зеленого і [Сr(Н2О)4С12]С1(2Н2О — темно-зеленого кольору.
Іонізаційна ізомерія полягає в різному розміщенні іонів у внутрішній і зовнішній сферах. Наприклад, формулі Со(NН3)3Вr(SO4 відповідають дві комплексні сполуки: [Со(NН3)5Вr]SО4, з розчину якої легко осаджується ВаSО4 і важко — АgВr, і [Со(NH3)5SО4]Вr, з розчину якої, навпаки, лег​ко oсаджується АgВr і важко — ВаSО4.
Координаційна ізомерія, за якої комплексоутворювачі не​мовби обмінюються лігандами:
[image: image7.png][Co(NHy)s)** [Cr(CN)g]*~

[Co(CN)g]*~[Cr(NH)g)*".




Ізомерія зв'язку. Деякі ліганди,  наприклад іони СN- , NCS-, NO2-, мають по два донорні атоми і можуть координуватися різними способами, тобто є амбідентатними лігандами. Так, іон NO2- може координуватись як атомом Нітрогену, так і атомом Оксигену. У першому випадку утворюються нітрокомплекси [Co(NH3)5NO2]Br2, у другому — нітритокомплекс [Co(NH3)5ONO]Br2. Стійкішим у цьому є нітрокомплекс, нітритокомплекс мимовільно перетворюється на нітрокомплекс.

Геометрична ізомерія полягає в різному просторовому по​ложенні лігандів відносно комплексоутворювача. Вона властива різнолігандним комплексним сполукам з квадратно-площинною або октаедричною (чи біпірамідальною) структурою, наприклад [Р1(NН3)2С12]:
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Оптична ізомерія характерна для різнолігандних або хелатних комплексних сполук, у цьому разі один ізомер є дзер​кальним відбитком іншого. Оптичні ізомери утворюються одно​часно в однакових кількостях і складають рацемічну суміш. Прикладом можуть бути ізомери комплексних сполук загальної формули цис-[М(АА)2аb]п+ та [М(АА)3]п+:
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Хімічні властивості комплексних сполук
Хімічні властивості комплексних сполук залежать від приро​ди комплексоутворювача, лігандів і дещо меншою мірою — від природи іонів, розміщених у зовнішній координаційній сфері.
Як і для інших речовин, для комплексних сполук характерні найрізноманітніші перетворення, однак найтиповішими є такі групи реакцій: 1) реакції обміну іонів зовнішньої сфери; 2) ре​акції обміну, приєднання або відщеплення лігандів; 3) реакції відновлення або окиснення комплексоутворювача; 4) реакції пе​ретворення координованих молекул або іонів; 5) ізомеризація комплексних сполук.
Розглянемо приклади перелічених реакцій та їх застосування в хімії.
Реакції обміну іонів зовнішньої сфери застосовують як під час добування комплексних сполук, так і в хімічному аналізі. У разі нагрівання водного розчину [Со(NН3)5С1]Сl2 утворюється су​міш сполук, у тому числі й [Со(NН3)5Н2О]С13. Виділити останню сполуку із суміші в чистому вигляді важко, тому суміш піддають дії солі щавлевої кислоти (NН4)2С2О4, внаслідок чого іони Cl- зовнішньої сфери обмінюються на іони C2O42-
2[Со(NН3)5Н2O]С13 + 3(NН4)2С2O4 = [Со(NH3)5Н2О]2(С2О4)3( + 6NH4Cl.
Малорозчинна комплексна сполука, що утворилася, легко відокремлюється від домішок. Реакціями обміну із сильними кислотами добувають інші аквапентамінові комплексні сполуки Со(NН3)5Н2О]Х3 (де X — однозарядні аніони), наприклад:
[Со NH3)5Н2О]2(С2О4)3 + 6НС1 = 2[Со(NН3)5Н2O]С13 + ЗН2С2О4.
Для виявлення в розчинах іонів К+ використовують розчин комплексної сполуки Nа3[Со(NО2)6], яка вступає в реакцію обміну із солями калію з утворенням осаду жовтого кольору:
2КС1 + Nа3[Со(NO2)6] = К2Nа[Со(NО2)6]( + 2NаС1.
Комплексні сполуки К3[Fе(СN)6] і К4[Fе(СN)6] легко обміню​ють іони К+ зовнішньої сфери на іони d-елементів, внаслідок чого утворюються малорозчинні сполуки. Такі реакції використовують, зокрема, для виявлення в розчинах іонів Fe2+ і Fe3+.
FеС12 + К3[Fе(СN)6] = КFе[Fе(СN)6]( + 2КС1; 
FеС13 + К4[Fе(СN)6] = КFе[Fе(СN)6]( + 3КС1.
Реакції обміну лігандів. Реакції добування комплексних спо​лук у розчинах із звичайних солей найчастіше є реакціями обміну координованих молекул розчинника на інші ліганди.
Розглянемо реакцію добування аміакату нікелю під дією амі​аку на водний розчин сульфату нікелю NiSO4. У разі розчинення NіSO4 у воді іон Ni2+ координує молекули води й утворює аквакомплекс [Ni(Н2О)6]2+. Під дією аміаку молекули води у внут​рішній координаційній сфері обмінюються на молекули аміаку:
[Ni(Н2О)6]SО4 + 6NH3 = [Ni(NH3)6]SО4 + 6Н2О.
Ця реакція відбувається в кілька стадій, послідовно утворюють​ся комплексні сполуки [Ni(NH3)(Н2О)5]SО4, [Ni(NН3)2(Н2О)4]SО4 і т. д. до [Ni(NH3)6]SO4.
Прикладом такої реакції може бути взаємодія [Pt(NH3)2Cl2]  з хлором, внаслідок якої одночасно з процесом приєднання лігандів Cl- змінюється ступінь окиснення платини від +2 до +4:

[Pt(NH3)2Cl2] + Cl2 = [Pt(NH3)2Cl4]
Зворотна реакція – відновлення комплексних сполук платини (IV) – супроводжується відщепленням лігандів:

K2[PtCl6] + K2C2O4 = K2[PtCl4] + 2KCl + 2CO2.

Реакції відновлення тв окиснення комплексоутворювача можуть відбуватися і без зміни оточення лігандів. Такою реакцією є добування калій гексаціаноферрата (ІІІ):

2K4[Fe(CN)6] + Cl2 = 2K3[Fe(CN)6] + 2KCl

aбо багатьох комплексних сполук кобальту (ІІІ):

4[Co(NH3)6]2+ + O2 + 2H2O =4[Co(NH3)6]3+ + 4OH-.

Цю реакцію проводять у розчині, який містить іони NH4+ для зв’язування іонів ОН-.

Лекція
Вступ до хімії неметалів Гідроген. Оксиген. 
Характеристика елементів та їх сполук
Характеристика Гідрогену

Електронна формула 1s1. 
Положення Гідрогену  в Періодичній системі неоднозначно. Раніше його розміщували в головні
й підгрупі І групи, на даний момент частіше розташовують на початку підгрупи галогенів.

На користь розміщення Гідрогену на початку лужних металів свідчать такі аргументи:

1)Як і лужні метали Гідроген виявляє в більшості сполук ступінь окиснення +1.

2)Подібно лужним металам, він має яскраво виражені відновні властивості.

3)Для Гідрогену і металів, у тому числі і лужних, характерні реакції взаємного витіснення.

Схожість Гідрогену з галогенами зумовлена наступним:

1)Як і атоми галогенів, Гідроген може приєднувати електрон з утворенням іону Гідрогену, який є ізоелектронним найближчому інертному газу Гелію.

2)Як і галогени, проста речовина – водень – газоподібна за звичайних умов и молекула водню складається із двох атомів.

3)Гідроген в сполуках заміщується галогенами. Багаточисельні приклади таких реакцій є в органічній хімії (галогенування насичених вуглеводнів).

4)Потенціал іонізації Гідрогену близький за значенням до потенціалів іонізації галогенів. Так І(Н)=13,6 еВ, а І(F)=17,4 еВ, однак I(Li)=5,6 еВ.

Оскільки Гідроген значно відрізняється за властивостями від лужних металів та галогенів, віднесення його до тієї чи іншої групи умовно.

Поширення в природі

Водень є дуже поширеним у природі елементом. У земній корі, включаючи атмосферу, гідросферу й літосферу, його вміст становить 0,15 % (мас.) або 3,0 % за числом атомів (мольних час​ток у відсотках). Водночас він надзвичайно поширений у Всесвіті. Спектральним аналізом доведено, що у фотосфері Сон​ця міститься близько 84 % водню. Він є головним компонентом поверхневих речовин великих планет Сонячної системи - Юпі​тера, Сатурна, Урана, а також білих і блакитних зір. Водень – це «космічне атомне паливо», джерело енергії Сонця і зір. За оцінками поширеності елементів у Всесвіті, його вміст переви​щує 70 % (мас.).
Проста речовина
Добування. Сировинна база для добування водню практично невичерпна, тому обсяги його одержання зумовлюються лише попитом та енергетичними можливостями. Розроблено кілька різних способів його добування у промисловості, причому відповідно до потреб використовують найдоцільніші і найдешевші з них. Переважна більшість способів добування водню ґрунтується на принципі його відновлення з хімічних сполук.
Залізопаровий спосіб був розроблений у 1783 р. французьким хіміком А. Лавуазьє й історично є першим способом добування водню. Він полягає у відновленні водню з водяної пари залізом за високої температури:
4H2O + 3Fe 
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Fe3O4 + 4H2
Відновлення води вуглецем. За температури понад 1000 °С водяна пара взаємодіє з розжареним коксом з утворенням водяного газу, який є сумішшю водню з оксидом вуглецю(ІІ):
Н2О + С = СО + Н2.
Водень відокремлюють від домішок (СО2, N2, СО) охолодженням одержаної газової суміші скрапленим повітрям за температури -200 °С. При цьому водень залишається у газоподібному стані, оскільки має значно нижчу температуру скраплення, а інші складові газової суміші переходять у рідкий стан.
За цим способом добувають дуже чистий водень, який використовують у харчовій промисловості для гідрогенізації жирів.
Найчастіше водяний газ разом з водяною парою за температури       400 °С пропускають над каталізатором (оксид заліза чи кобальту), внаслідок чого оксид вуглецю(П) взаємодіє з водою і перетворюється на вуглекислий газ (так звана конверсія СО):
СО + Н2О(пара) = СО2 + Н2.
Вуглекислий газ легко відокремлюють від водню пропусканням газової суміші крізь воду під тиском, а залишки СО поглинають аміачним розчином хлориду міді(І).
Скраплення коксового газу. Коксовий газ утворюється під час високотемпературного процесу коксування кам'яного вугілля, яке разом із вуглецем містить значну кількість різноманітних вуглеводнів. За температури коксування відбувається розклад (піроліз) вуглеводнів і утворюється величезна кількість вільного водню. Коксовий газ містить (за об' ємом): 55 % водню, 25 % метану, 2 % етану, 4-6 % оксиду вуглецю(ІІ),    2 % вуглекислого газу і 10-12 % азоту. Слід зазначити, що чим вища температура прожарювання вугілля, тим більше утворюється водню і менше залишається вуглеводнів.
За цим способом одержують величезні об’єми водню і використовують його для синтезу аміаку.
Взаємодія метану з водяною парою. Для синтезу аміаку і гідрування вугілля водень добувають також за реакцією високо- температурної (~1100 °С) взаємодії метану з водяною парою за сталого тиску:
СН4 + Н2О(пара) = СО + 3Н2,
(Н = 206,2 кДж.
Ця реакція ендотермічна і потребує затрат теплоти. Водень одержують, застосовуючи «внутрішнє згоряння», для чого до суміші газів додають кисень, щоб частина метану згоріла до СО2:
СН4 + 2О2 = СО2 + 2Н2О(пара),
( = -802,2 кДж.
Врешті-решт співвідношення між компонентами реакційної суміші добирають таким, щоб процес був слабко екзотермічним:
12СН4 + 5Н2О(пара) + 5О2 = 29Н2( + 9СО + 3СО2,     (Н = -67,2 кДж.
Конверсією СО одержують додаткові кількості водню, а СО2 відокремлюють, пропускаючи суміш газів під тиском крізь воду.
Конверсія метану відбувається за температури 800 °С та за наявності нікелевого каталізатора. Конверсія карбон (ІІ) оксиду відбувається за температури 550 °С і наявності каталізатора, що містить активуючі домішки магнію чи хрому.
Електрохімічний розклад води. Вода має дуже низьку електропровідність, тому з метою зменшення енерговитрат у промисловості для проведення електролізу використовують лужні розчини. При цьому на електродах, які виготовляють із заліза або нікелю, відбуваються такі процеси:
Катод:        2Н2О + 2е = Н2( + 2ОН-,
Е° = -0,83 В;
Анод:    4 ОН- = О2( + 2Н2О + 4е,
Е° = 0,401 В.
Процес електрохімічного розкладу води дуже енергомісткий. Теоретично для добування 1 м3 водню за нормальних умов потрібно затратити близько 2,8 кВт(год електроенергії. Насправді ж її затрати майже вдвічі більші внаслідок перенапруги на електродах та омічного опору електроліту й діафрагми.
Водень, одержаний за цим способом, дуже чистий, тому його застосовують для гідрогенізації жирів, а також в інших процесах каталітичного гідрування. За цим способом у промисловості добувають близько 20 % усієї кількості водню.
Інші способи добування водню з води мають лабораторне значення, оскільки їх використовують за умов, коли потрібні невеликі його об' єми.
Взаємодія деяких металів з розчинами кислот. Ці реакції найпростіші для лабораторного добування водню, їх викори​стовував ще Г. Кавендіш. Прикладом є взаємодія цинку з розчином хлоридної кислоти: 
Zn + 2НС1 = ZnС12 + Н2.

Водень  за цим способом добувають в апараті Кіппа  у середню кулю якого завантажують гранульований цинк. Для очищення водень пропускають крізь підкислений розчин KMnO4 або K2Cr2O7, а для висушування – крізь концентровану H2SO4.
Взаємодія гідриду кальцію з водою належить до окисно-відновних реакцій диспропорціонування, оскільки відновником катіона Гідрогену виступає негативно заряджений гідрид-іон Н‑:
          -1
 +1
                                      О

СаН2  + 2Н2О = Са(ОН)2 + 2Н2.
Для добування 1 м3 водню за цією реакцією потрібно всього     0,94 кг гідриду кальцію СаН2.
Ще менше, всього 0,357 кг гідриду літію під час взаємодії з водою утворюють 1 м3 водню. З цієї причини його застосовують у рятувальних жилетах пілотів морської авіації.
Взаємодією лужних і лужноземельних металів із водою можна подати такими реакціями:
2Nа + 2Н2О ( 2NаОН + Н2;
 Са + 2Н2О ( Са(ОН)2 + Н2.
Взаємодією алюмінію ібо кремнію з їдкими лугами описують такі рівняння:
2Al + 2NaOH + 6H2O ( 2Na[Al(OH)4] + 3H2;

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

Для добування 1 м3 водню за цими способами потрібно 0,81 кг алюмінію або 0,63 кг кремнію, тому останній спосіб економніший.

Фізичні властивості

Газоподібний водень складається з двохатомних молекул Н2. Він безбарвний і не має запаху. Утворення молекул водню з атомів супроводжується виділенням ве​ликої кількості теплоти:
2Н = Н2,          (Н = -432,1 кДж,
що є свідченням великої енергії зв' язку Н—Н і значної стійкості цієї молекули.
Молекула водню має дуже малі розміри: між’ядерна відстань у ній становить 74 пм. Це зумовлює той факт, що за звичайної температури і не дуже високого тиску водень поводить себе майже як ідеальний газ, підпорядковується законам Бойля—Маріотта і Гей-Люссака, а отже, і рівнянню газового стану рV=пRТ. Оскільки малі молекули водню не здатні до значної деформації, то між ними не виникають помітні сили взаємодії. Наслідком цього є надзвичайно низька температура кипіння водню, яка становить лише -252,8 °С (20,4 К). У значних кількостях скраплений водень вдалося одержати лише у 1898 р. (через 130 років після його відкриття) англійському фізику Дж. Дьюару (1842-1923), чиїм ім' ям було названо посудину для вберігання скраплених газів.
Молекулярний водень дуже погано розчиняється у воді та інших розчинниках. За температури 18 °С його розчинність становить 1,85 об'єму в 100 об' ємах води.
Водень - найлегший з відомих газів: маса 1 м3 водню становить  0,09 кг (для порівняння: 1 м3 гелію вдвічі важчий).
Природний водень складається з трьох нуклідів: протію 
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Н, дейтерію 
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Д і тритію 
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Т. Вміст дейтерію становить близько 0,02 % (об.) порівняно з протієм і мало впливає на фізичні властивості водню. Тритій є радіоактивним нуклідом з періодом піврозпаду 12,5 року і в природному водні відсутній.
Хімічні властивості. Атом гідрогену в основному стані має електронну конфігурацію 1s1, яка є найпростішою. Наявність тільки одного валентного електрона на одній валентній орбіталі відповідає його здатності в усіх сполуках бути одновалентним. Сполуки, число яких у водню найбільше порівняно з іншими елементами, можуть утворюватися з виникненням ковалентного зв язку, коли спільна електронна пара з атомом якогось неметалу певною мірою зміщується у бік більш електронегативного елемента. Можуть також утворюватись іонні сполуки з найактивнішими металами — лужними, лужноземельними, а також лантаноїдами, з якими водень, приєднуючи електрон, перетворюється на однозарядний негативний іон. Із d-металами він утворює металоподібні сполуки, в яких електрони водню залучаються до спільної системи металічного зв' язку.
Водневі сполуки мають низку цікавих особливостей та аномалій, пов'- язаних, зокрема, з утворенням водневого зв'язку, донорно-акцепторними взаємодіями, трицентровим зв' язком, тощо.
Високий потенціал іонізації (13,6 еВ) і низька спорідненість до електрона (0,715 еВ) свідчать про порівняно невелику хімічну активність цього елемента. У хімічних реакціях водень поводить себе як неметал. Його електронегативність становить 2,1. У сполуках з найтиповішими неметалами його атом поляризований позитивно й, отже, йому відповідає ступінь окиснення +1. У сполуках з металами та слабко електронегативними неметалами атом водню поляризований негативно і має ступінь окиснення -1.
Сполуки водню з іншими елементами називають просто водневими сполуками, або оводнями. У межах оводнів, утворених елементами однієї групи періодичної системи, існують як такі, в яких атом водню поляризований позитивно і йому відповідає ступінь окиснення +1, так і такі, в яких він поляризований негативно і має ступінь окиснення —1. Оскільки ступінь окиснення — це умовний заряд, формальна величина, можна вважати, що у водневих сполуках з неметалами водень має ступінь окиснення +1, а з металами -1. За такого підходу дещо спрощується якіс​на картина зіставляння подібних за складом хімічних сполук.
Можливі ступені окиснення водню та його найхарактерніші сполуки можна подати такою схемою:
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Сполуки
Бінарні сполуки. У реакціях з найактивнішими металами молекулярний водень поводить себе як окисник, відновлюючись, приєднує електрон і перетворюється на негативно заряджений гідрид-іон Н-, який разом із катіоном металу утворює кристалічну іонну солеподібну сполуку. Слід зазначити, що окиснювальна функція для водню малохарактерна. Гідриди металів утворюються під час нагрівання реагентів:
2Lі + Н2 ( 2LiН; 
Са + Н2 ( СаН2.
Найстійкішим до нагрівання в інертному середовищі серед гідридів лужних металів є LіН.

Для s-елементів другої групи періодичної системи не спостерігається закономірної зміни стійкості гідридів. Від берилію до кальцію їх стійкість наростає, а далі зменшується у напрям​ку до барію. Взагалі ж гідриди порівняно легко розщеплюються під час нагрівання на метал і водень:
2NаН = 2Nа + Н2.
Гідрид-іон H- порівняно з атомом Н водню має дуже великі розміри, його іонний радіус (136 пм) перевищує іонний радіус фтору (133 пм). Електронна пара гідрид-іона в гідридах металів слабко стабілізована і легко руйнується, але інколи вона може брати участь в утворенні донорно-акцепторного зв' язку, наприклад:
LіН + А1Н3 = Li[AlH4];
2NаН + В2Н6 = 2Nа[ВН4].
Добуті комплексні гідриди також нестійкі. Гідрид Li[А1Н4] широко застосовують в органічній хімії як один з найактивніших гідрувальних агентів.
Гідриди надзвичайно чутливі до вологи і швидко руйнуються за її наявності. Це зумовлено дуже сильно вираженими відновними властивостями гідрид-іонів. За величиною стандартного електродного потенціалу       ((Е
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=-2,34 В) гідрид-іон розміщений серед таких найактивніших відновників, як лужні та лужноземельні метали, тому гідриди легко взаємодіють із водою:
LiН + Н2О = LiОН + Н2.
Ще легше, з вибухом, вони взаємодіють із кислотами.
Деякі з гідридів займаються на повітрі: МgН2 + О2 = МgО + Н2О.
Найхарактернішими для водню є відновні властивості. Вони виявляються переважно відносно металів і деяких оксидів.
Молекулярний водень за звичайних умов малоактивний. Лише зі фтором за будь-яких умов він взаємодіє з вибухом.
Цікаво, що швидкість реакції взаємодії фтору з воднем значною мірою залежить від матеріалу, з якого виготовлена посудина, де відбувається реакція. У магнієвій посудині на холоді й у темряві водень і фтор не взаємодіють.
Із хлором водень взаємодіє при освітленні, з киснем - у разі нагрівання. Він реагує також із бромом, сіркою, йодом, селеном і телуром. З азотом водень реагує лише за нагрівання, високого тиску і наявності каталізатора з утворенням аміаку. Аналогічно він реагує і з вуглецем з утворенням вуглеводнів. Безліч найрізноманітніших органічних сполук утворюється під час взаємодії водню з оксидом вуглецю (II). У цьому разі утворення певної сполуки залежить від умов перебігу реакції.
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У водному розчині відновні властивості газоподібного молекулярного водню виражені слабко. Саме тому його легко очистити від домішок газів (Н2S, РН3, АsН3) пропусканням крізь підкислені розчини перманганату або дихромату калію.
Відновні властивості атомарного водню або водню в момент виділення виражені значно сильніше. Вже за звичайної температури він відновлює деякі оксиди (СuО, РbО, НgО, Аg2О, Ві2О3), сульфіди та галогеніди. Такий водень утворюється під час пропускання газоподібного молекулярного водню крізь електричну дугу, виділяється з розчинів на поверхні металів у разі взаємодії їх з кислотами або амальгами натрію з водою, а також на катоді під час електролізу водних розчинів електролітів. Атомарний водень може існувати дуже короткий час (0,3-0,5 с), але й цього часу достатньо, щоб взаємодія з реагентом відбулася. Так, якщо в розчин сірчаної кислоти вмістити кілька шматочків металічного цинку, а потім додати розчин перманганату калію, то активний атомарний водень відновлюватиме перманганат, і розчин швидко знебарвиться. Водночас пропускання молекулярного водню крізь підкислений розчин перманганату калію не призводить до відновлення останнього, тому колір розчину не змінюється.
Взагалі хімічна активність атомарного водню настільки висока, що він здатний взаємодіяти із сіркою та азотом уже за звичайної температури.
Швидкість реакцій, що відбуваються за участю водню визначається його станом. Наприклад, процес взаємодії оксиду міді(ІІ) СuО з атомарним воднем відбувається з великою швидкістю за звичайних умов, а з молекулярним воднем за аналогічних умов ця реакція йде надзвичайно повільно, достатню швидкість вона має лише в разі нагрівання.
Умовно водневі сполуки елементів поділяють на наведені нижче групи.
Гідриди сольової природи тверді, утворюються найактивнішими металами (лужними, лужноземельними, лантаноїдами) під час безпосередньої взаємодії з воднем. Вони легко руйнуються водою з виділенням водню й утворенням лугу.
Полімерні гідриди (наприклад, (АlН3)x, (ВеН2)х, (GаН3)х та ін.) у разі безпосередньої взаємодії елементів не утворюються, їх можна добути лише непрямим шляхом. Вони бувають твердими (наприклад, (А1Н3)Х, (ZnН2)4, (GаН3)x та ін.) і рідкими (Gа2Н6). Водою вони руйнуються з виділенням водню та осаду гідроксиду, а також здатні до утворення гідридних комплексів.
Гідриди d-елементів тверді, металоподібні, часто не мають певного стехіометричного складу (NbН, ТіН1-2), водою не розкладаються.
Водневі сполуки бору і р-елементів IV групи леткі, утворюються лише непрямим шляхом. Сполуки вуглецю водою не розкладаються, відщеплюють водень тільки за високої температури. Бінарні водневі сполуки з рештою елементів цієї групи розкладаються водою подібно до полімерних гідридів.
Водневі сполуки р-елементгв V групи леткі, їх можна добути переважно непрямим шляхом. Ці сполуки, а також їхні органічні похідні з кислотами утворюють солі типу амонійних.
Водневі сполуки р-елементгв VI та VII груп леткі, утворюються під час безпосередньої взаємодії елементів, їхні водні розчини є кислотами.
Спільним для всіх типів водневих сполук є зменшення термічної стійкості аналогічних за складом речовин у групі згори вниз. У цьому самому напрямку зменшується стійкість до води і зростає їхня відновна здатність.
Характеристика Оксигену.
Загальна характеристика
Оксиген — найпоширеніший елемент на Землі (вміст 58 % (мол.) або  47,2 % (мас.)). Завдяки високій реакційній здатності він визначає форму існування на Землі всіх інших елементів періодичної системи, утворюючи з ними безліч хімічних сполук. Його значення було особливо великим у період формування земної кори. Існує припущення, що наявність кисню в атмосфері зумовлена вторинними процесами — життєдіяльністю зелених рослин.
Наведені факти визначили провідну роль Оксигену в становленні й розвитку хімічної науки. Ще видатний шведський хімік Й. Я. Берцеліус (1779-1848) стверджував, що Оксиген - це та вісь, навколо якої обертається хімія. Слід згадати, що значною мірою на основі оксигену та його найважливішої сполуки — води було засновано класифікацію неорганічних сполук, започатковано вивчення кислотно-основної взаємодії та окисно-відновних реакцій. До 1961 р. використовували кисневу шкалу атомних мас елементів. Оксиген відіграє важливу роль у процесах, пов'язаних із забезпеченням життєдіяльності тварин і рослин.
Поширення в природі
Оксиген входить до складу більшості природних неорганічних та органічних речовин. Відомо близько 1400 мінералів, які містять оксиген. У зв'- язаному стані на Землі він є у гідросфері (85,82 % (мас.)) і літосфері (47 % (мас.)). До важливих кисневмісних мінералів належать кварц та його модифікації (вміст кисню 53 % (мас.)), алюмосилікати (польові шпати, слюди, глина — 56 % (мас.)), вапняки тощо, а також речовини тваринного і рослинного походження (наприклад, в організмі людини міститься до 65 % (мас.) оксисену).
У вільному стані Оксиген є в атмосфері (23,1 % (мас.) або 20,95% (об.)), що становить 1,5-1015 т. Зазначена кількість не перевищує 0,0001 загального вмісту оксигену в земній корі. Оксиген повітря витрачається на процеси горіння, дихання, гниття, іржавіння й водночас він безперервно регенерується завдяки фотосинтезу:
nСO2 + mН2O  
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Проста речовина
Добування.  Основним промисловим методом добування кисню є виділення його з повітря за допомогою скраплення останнього та фракційної дистиляції. Оскільки кисень є газом, щоб його перевести у рідкий стан газ необхідно спочатку охолодити до температури, нижчої за критичну, яка досить низька (-118 °С), а потім піддати дії високого тиску.
Кисень має вищу температуру кипіння (-183 °С) порівняно з азотом         (-196 °С), тому під час дистиляції азот випаровується і збирається для використання, а кисень залишається в рідкому стані в нижній частині ректифікаційної колони. Такий кисень містить незначні домішки азоту, вуглекислого газу ти близько 3 % аргону, який має близьку до кисню температуру кипіння (-186 °С).
Кисень високого ступеня чистоти добувають електролізом води. Цей метод використовують переважно для добування водню (катодний процес), але одночасно на аноді одержують другий корисний продукт - кисень.
Кисень зберігають і транспортують під тиском 15 МПа у стальних балонах, пофарбованих у блакитний колір з чорним написом «Кисень». Великі кількості кисню зберігають у скрапленому стані. Для цього використовують спеціальні ємкості (так звані танки), які мають ефективну теплоізоляцію.
Лабораторні методи добування кисню ґрунтуються на розкладі багатих на нього, але відносно нестійких хімічних сполук. Наприклад, кисень можна одержати під час термічного розкладу перманганату калію КМnО4, хлорату калію КСlO3 (за наявності каталізатора, наприклад МnO2, Fe2О3, Сr2О3), нітратів, оксидів металів тощо:
2KC1O3 ( 2KC1 + 3O2;
2KMnO4 (K2MnO4 + MnO2 + O2;
2KNO3 ( 2KNO2 + O2;
2HgO ( 2Hg + O2.

Зручним способом лабораторного добування кисню є розклад гідроген пероксиду за наявності каталізатора МnО2:
2Н2О2 = 2Н2О + О2.
Фізичні властивості. Вільний кисень складається з двохатомних молекул O2. Внаслідок ковалентної природи зв' язку кисень є типовим газом з низькими температурами кипіння (-183 °С) та плавлення (-218,7 °С). Газоподібний кисень безбарвний, не має запаху і смаку, у рідкому та твердому станах має блідо-синє забарвлення.
У 100 об’ємах води за температури 0°С розчиняється близько 5 об’ємів кисню, за 20 °С - близько 3 об’ємів (або 0,004 % (мас.)). 
Води гідросфери вміщують 1,5 -1013 т розчиненого кисню. Він легко розчиняється в органічних розчинниках, тому простого переливання таких рідин на повітрі достатньо для насичення їх киснем. Кисень здатний також розчинятися у деяких розплавлених металах (сріблі, платині, золоті, паладії). Так, один об’єм срібла вбирає близько 10 об’ємів кисню.
Низькі температури кипіння і плавлення кисню пояснюють тим, що молекула О2 неполярна і має малу здатність до поляризації. Це зумовлює існування в конденсованих станах речовини лише слабких сил дисперсійної міжмолекулярної взаємодії, які легко долаються вже за відносно низьких температур. Саме тому неполярні і малополяризовані молекули кисню мають низьку розчинність у поляризованій воді.
Довжина хімічного зв'язку в молекулі О2 становить 120,7 пм, що істотно менше за довжину одинарного ковалентного зв' язку О—О. Наприклад, у молекулі Н—О—О—Н вона становить 149 пм. Згідно з цим енергія зв' язку в молекулі O2 велика і становить 494 кДж/моль, що значно перевищує енергію одинарного зв’язку О—О (в молекулі Н—О—О—Н вона становить 210 кДж/моль.)- Цим пояснюють той факт, що гемолітична дисоціація молекул кисню на атоми розпочинається лише за температури понад 1500 °С. Вона може відбуватися також у разі вбирання ультрафіолетового випромінювання (фотоліз). Тому біля земної поверхні кисень в атмосфері перебуває у молекулярному стані О2, а вище за 100 км основною формою існування кисню стає атомарний. Молекули О2 розщеплюються тут на атоми під впливом ультрафіолетового випромінювання Сонця.
Молекула кисню парамагнітна, наявність парамагнетизму відповідає розміщенню на молекулярній орбіталі двох неспарених електронів. Внаслідок парамагнетизму рідкий і твердий кисень притягається магнітним полем.
Утворення хімічних зв' язків у молекулі О2 та деякі її властивості пояснює метод молекулярних орбіталей. Так, мала-довжина зв' язку між атомами О-О та висока його енергія зумовлені тим, що кратність зв' язку в молекулі кисню О2 дорівнює 2.
Парамагнітні властивості молекули О2 спричинені наявністю двох неспарених електронів, які, за правилом Хунда, займають дві окремі вироджені розпушувальні молекулярні орбіталі. Атом кисню порівняно з молекулою має більшу енергію іонізації (відповідно 1313 і 1165 кДж/моль), оскільки у разі іонізації молекули О2 електрон відщеплюється з енергетично вищої (ніж атомні) розпушувальної молекулярної орбіталі. Утворення молекулярних іонів О2+, О2- та О22- можливе тому, що число зв' язувальних електронів перевищує число розпушувальних (кратність зв’язку більша за нуль).
На Землі виявлено три стабільні нукліди кисню: 
[image: image18.wmf]16
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О (99,759 % (мас.)), 
[image: image19.wmf]17
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О (0,037 % (мас.)) та 
[image: image20.wmf]18
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О (0,204 % (мас.)). Штучно одержано три радіоактивні нукліди кисню, період піврозпаду яких не перевищує десятків секунд.
Кисень має алотропну модифікацію — озон О3.     

Хімічні властивості. Кисень характеризується високою хімічною активністю і належить до типових окисників. Він реагує з більшістю простих речовин, найчастіше утворюючи оксиди, в яких має ступінь окиснення -2. Такі реакції зазвичай відбуваються з досить великою швидкістю лише за підвищених температур, оскільки потребують активації молекул О2:
[image: image21.png]4Al(r) + 30,r) = 2A1,03(r),
4P(r) + 504(r) = 2Py05(r),
4B(r) + 304(r) = 2ByOs(r),
Si(r) + Oy(r) = SiOy (a-kBapm),

4Fe(r) + 30y(r) = 2Fey03(r),
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Великі від’ємні значення стандартної енергії Гіббса утворення багатьох оксидів свідчать про значну спорідненість цих елементів до кисню.
Кисень безпосередньо не окиснює лише благородні гази, деякі метали (золото, платину) та галогени. Для таких систем змі​на енергії Гіббса має додатне значення, наприклад (G°(Au2О3(т)) = 79 кДж/моль, (G°(ClO2(г.))=122 кДж/моль.
Проте оксиди цих елементів, за винятком гелію, неону та аргону, можна одержати непрямим шляхом, наприклад:
[image: image22.png]2HCIO; + Py05 = Cl,0; + 2HPOg;
2Au(OH); = Auy0; + 3H,0.




Оксиди можуть утворюватися не лише під час окиснення киснем простих речовин. Багато складних речовин за певних умов також взаємодіє з киснем. При цьому утворюються оксиди елементів, а іноді й оксиди, і прості речовини, наприклад:
[image: image23.png]2C,H, + 50, = 4COy + 2H,0;
SiH, + 20, = SiO, + 2H,0;
4NH; + 30, = 6H,0 + 2N,




Здебільшого реакції окиснення відбуваються з достатньою швидкістю лише за підвищеної температури, оскільки потрібна деяка енергія для активації молекул O2.
Якщо окиснення речовин відбувається енергійно, з виділенням великої кількості теплоти і світла, то такі процеси називають горінням. Вони відбуваються, як правило, за умови надлишку повітря або чистого кисню і завершуються утворенням кінцевих продуктів окиснення (СО2, Н2О, SО2, Р2О5, N2 тощо). Наприклад, під час горіння ацетилену в середовищі кисню температура полум'я досягає 3200 °С.
Відносно повільні реакції окиснення залежно від характеру речовини називають іржавінням (окиснення металів), тлінням (окиснення органічних решток), а найчастіше просто окисненням.
Майже 90 % кисню, що потрапляє в організм людини, використовується під час дихання як акцептор електронів. Енергію, що виділяється в разі окиснення різних субстратів молекулярним киснем, організм використовує для синтезу життєво необхідного аденозинтрифосфату (АТФ). М’яке окиснення молеку​лярним киснем різних субстратів у живих організмах є основним джерелом енергії для забезпечення перебігу процесів життєдіяльності.
Про значну окиснювальну здатність кисню у водних розчинах свідчить високе значення стандартного електродного потенціалу його відновлення до води:
О2 + 4Н+ + 4е- = 2Н2О,        Е° = 1,23 В (при рН = 0).
Для пірометалургійних способів добування металів та деяких неметалів широко використовують процес окиснювального випалювання природних сульфідних мінералів з метою їх переве​дення у відповідні оксиди (далі оксиди відновлюють до простих речовин), наприклад:
[image: image24.png]2PbS + 30, = 2PbO + 2S0y;

2A3,S; + 90, = 2A5,05 + 6S0,.




Класифікацію основних типів неорганічних сполук кисню за ступенями його окиснення подано наведеною нижче схемою:
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Оксиди. Загальні методи добування оксидів вам відомі із курсу хімії середньої школи.
Взагалі утворення одноатомних багатозарядних аніонів типу Еn- енергетичне невигідне. З цієї причини не існує сполук, до складу яких входять вільні іони О2-. Навіть у кристалічних оксидах найактивніших металів (Na2О, СаО тощо) ефективний негативний заряд атома кисню істотно менший за -2.
В оксидах неметалів різниця між електронегативностями атомів кисню і неметалу невелика, тому хімічний зв' язок у них ковалентний полярний. Більшість таких сполук за звичайних умов — гази, леткі рідини або легкоплавкі тверді речовини. Це пояснюється тим, що вони в твердому стані утворюють, як правило, молекулярні кристалічні ґратки зі слабкими силами міжмолекулярної взаємодії. Навпаки, оксиди з полімерними структурами значно міцніші і більш тугоплавкі. До таких речовин належить, наприклад, SiO2. Він має полімерну структуру, в якій кожен атом силіцію сполучений з чотирма атомами кисню (відбуваєть​ся sр3-гібридизація валентних орбіталей атомів силіцію) й утворює тетраедр, а кожен атом оксигену, у свою чергу, сполучений з двома атомами силіцію. Внаслідок цього полімерний SіО2 на відміну від мономерного СО2 за звичайних умов хімічно неактивний і має високу температуру плавлення (1700 °С). В оксидах неметалів валентні орбіталі атомів кисню найчастіше перебувають у стані sр3-гібридизації.
Оксиди неметалів за хімічною природою кислотні. Більшість із них розчиняється у воді з утворенням відповідних кислот, тому їх називають ангідридами кислот:
СO2 + Н2O ( Н2СO3;

SО3 + Н2О ( Н2SО4.
Оксиди найактивніших металів мають переважно іонний зв'язок і за хімічною природою основні. До найтиповіших з них належать оксиди лужних і лужноземельних металів, їм відповідають гідроксиди, які є сильними основами.
У міру зростання ступеня окиснення металу збільшується частка ковалентності в його хімічному зв'язку з киснем. Такі оксиди з іонно-ковалентним зв'язком амфотерні, їм відповідають амфотерні гідроксиди, здатні дисоціювати за типом слабких основ за місцем зв' язку Ме—ОН і за типом слабких кислот — за місцем зв' язку МеО—Н. До таких оксидів належать переважно оксиди металів, які мають відносно невелику електронегативність, наприклад А12О3, Сr2О3, РbО, ZпО, Fе2О3 тощо. Залежно від умов вони виявляють властивості основних або кислотних оксидів. Амфотерні оксиди з водою не взаємодіють (не розчиняються), але можуть реагувати як з кислотами, так і з лугами, а під час нагрівання — з основними та кислотними оксидами з утворенням солей.
Оксиди металів (d-елементів) з високими ступенями окиснення мають ковалентний характер зв' язків між атомами в молекулах (СrО3, Мn2О7, Rе2О7, ОsО4 тощо). Частина з них розчиняється у воді з утворенням гідратів, які дисоціюють за типом кислот за місцем найбільш полярного зв' язку Н—О:
[image: image26.png]ReyOq(r) + HyO(p) = 2HReOy(r), A G; = —19,6 k/l2x/Moub;
HReO4 2 H* + ReOj.




Перелічені оксиди мають кислотну природу і також належать до ангідридів кислот.
Перехідні елементи здатні утворювати нестехіометричні оксиди, їхні кристалічні ґратки складаються зі щільно упакованих іонів оксиду, а частина пустот такої структури заповнена іонами металу, наприклад FеО1-x (х=0,05-0,10). Існують також неcтехіометричні оксиди, у кристалічних ґратках яких пустоти наповнені надлишковим, тобто надстехіометричним киснем, наприклад U2+Х (х = 0,00—0,30).
На початкових стадіях реакцій металів з киснем можуть утворюватися субоксиди — сполуки з металічним зв' язком. Вони є продуктом вкорінення атомів оксигену в кристалічні ґратки металів, наприклад Ті6О, Ті3О.
Хімічні властивості води. Відносно нагрівання вода є досить, стійкою сполукою. Вона практично не розкладається під час нагрівання до температури 1200 °С, і тільки за вищих температур термічне дисоціює на атом Н і групу -ОН. За темпера​тури 5000 °С вода розкладається з вибухом.
Відносно різноманітних хімічних сполук вода поводить себе як досить активний реагент. Вона може реагувати з речовинами як неорганічного, так і органічного походження. Під час взаємодії з ними вона може руйнуватися або залишатися незмінною.
Найхарактернішими для води є хімічні реакції, наведені нижче.
1.Приєднання основних та кислотних оксидів з утворенням основ і кислот:
[image: image27.png]Li,0 + H,0 = 2LiOH;
CaO + Hy0 = Ca(OH)y;




2. Приєднання до основ, кислот і солей з утворенням кристалогідратів, наприклад: КОН(Н2О, Н2SО4(2Н2О, Nа2SО4(10Н2О.
3.Окиснення  за  рахунок  водню  в  ступені  окиснення +1 сильних відновників за звичайних умов або за високої температури
[image: image28.png]2Na + 2H,0 = 2NaOH + H,T;
Mg + 2H,0 = Mg(OH), + H,T;
3Fe + 4H;0 —-S» Fe,0, + 4H,1;
C + 2H,0 —“S €O, + 28,1

CO+ H,0 —5 €O, + HyT:




4.Відновлення за рахунок кисню в ступені окиснення -2. Наприклад, водяна пара горить у середовищі фтору:
F2 + Н2О = 2НF + О.
5.Участь у донорно-акцепторних взаємодіях. За рахунок донорних властивостей атома оксигену, який має дві неподілені пари електронів, вода часто відіграє роль ліганда в реакціях комплексоутворення. Вона може бути і донором протона, тому в кислотно-основних перетвореннях відіграє роль амфоліту:
Н+ + Н2О ( Н3О+.
Згідно з протонною теорією кислот і основ Й. Н. Бренстеда (1879-1947) в цій реакції вода є основою. Відносно електролітів, здатних приєднувати протон, вода поводить себе як кислота, наприклад:
NН3 + Н2О ( NH4+ + ОН-.
Вона утворює велику кількість аквакомплексів: 

Сu2++4Н2О=[Сu(Н2О)4]2+;
Сr3+ + 6Н2О = [Сr(Н2О)6]3+.
Вода може не лише створювати середовище, а й бути безпосереднім учасником окисно-відновних реакцій:
С12 + Н2О ( НС1 + НОСl;
2КМnО4 + 3К2SО3 + Н2О = 2МnО2 + 3К2SО4 + 2КОН.

Чиста вода є дуже слабким електролітом і майже не прово​дить електричний струм. Іонний добуток води за температури 22 °С відповідає стану рівноваги:
Н2О ( Н+ + ОН-, 
і дорівнює Кв = [Н+][ОН-] = 10-14.
У водних розчинах зазначену рівновагу дисоціації можна змінювати у той чи інший бік не лише розчиненням у воді кислот і лугів, а й солей слабких кислот або основ (гідроліз солей):
Fе3+ + Н2О ( FеОН2+ + H+;
РО43- + Н2О (  HРО42-+ ОН-.
Внаслідок цих  реакцій  змінюється  концентрація  протонів  або гідроксил-іонів.
Відомо багато сполук, які повністю розкладаються водою, наприклад:
Аl2S3 + 6Н2О = 2А1(ОН)3 + 3Н2S; 

РС13 + 3Н2О = Н3РО3 + 3НС1.
Важка вода. Сполуку D2О (оксид дейтерію) називають важкою водою. Вперше її одержали у 1933 р. американські хіміки Г. Н. Льюїс (1875-1946) та Ф. Г. Спеддінг (1902-1989) електролізом лужного розчину. Вміст її у морській воді становить близько 0,018 %, тому для добування 1 кг важкої води необхідно розкла​сти 170 т звичайної води. Одержують D2О електролізом звичайної води (іони дейтерію розряджаються повільніше, ніж іони протію), фракційною дистиляцією рідкого водню та іншими методами. Температура її плавлення становить 3,8 °С, густина — 1,104 г/см3, температура кипіння 101,43 °С, іонний добуток — 0,2-10"14. Біологічні процеси у важкій воді відбуваються дещо повільніше, ніж у звичайній.
Виробляють важку воду у великих кількостях, її широко використовують в атомній енергетиці. В ядерних реакторах її застосовують для уповільнення нейтронів.
Гідроген пероксид. Пероксид водню є однією з найважливіших сполук кисню. У промисловості його добувають електрохімічними та хімічними способами. Для електрохімічного добування Н2О2 використовують розчини сірчаної кислоти або її солей (зокрема, (NН4)2SО4). У цьому разі електролізу піддають 50 %-й розчин Н2SО4 за високої густини струму та охолодження. За таких умов на платиновому аноді окиснюються гідросульфат-іони до пероксодисірчаної кислоти Н2S2О8:
2НSО4- = Н2S2О8 + 2е.
Слабке нагрівання розчину Н2S2О8 сприяє перебігу процесу гідролізу, внаслідок чого утворюється Н2О2:
Н2S2О8 + 2Н2О = Н2О2 + 2Н2SО4.
Хімічні методи добування Н2О2 ґрунтуються на окисненні киснем органічних сполук, наприклад таких, як алкільні похідні антрагідрохінону та ізопропіловий спирт. 
Пероксид водню легко утворюється з пероксиду барію під дією на нього розбавленого розчину сірчаної кислоти:
ВаО2 + Н2SО4 = Н2О2 + ВаSО4.
Осад нерозчинного у воді ВаSО4 повністю відокремлюється від розчину Н2О2 звичайним фільтруванням.
У промисловості добувають пероксид водню концентрацією, яка не перевищує 60 %, оскільки більш концентровані його розчини вибухонебезпечні при транспортуванні. 30%-й стабілізований розчин Н2О2 називають пергідролем. Для медичних цілей застосовують 3%-й розчин Н2О2. Щорічне світове виробництво пероксиду водню становить 0,5 млн тонн.
Пероксид водню високого ступеня чистоти та його розчини за звичайних умов досить стійкі й можуть зберігатися протягом тривалого часу, але під час нагрівання, в разі ультрафіолетового опромінення, а також за наявності іонів перехідних металів Н2О2 інтенсивно розкладається з виділенням кисню. Чистий Н2О2 та його концентровані розчини розкладаються бурхливо, часом з вибухом.
Для запобігання розщепленню Н2О2 до його розчину додають стабілізатори (звичайно фосфати натрію), які зв’язують шкідливі іони металів і тим самим гальмують небажаний процес, їх зберігають у прохолодному місці у темних посудинах. При цьому слід мати на увазі, що луги, навіть у кількостях, що вилуговуються зі звичайного скла, істотно прискорюють розщеплення молекули Н2О2.
Молекула Н2О2 нелінійна, два зв’язки О-Н розміщені у двох площинах під кутом 120°:
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Внаслідок несимметричного розміщення зв’язків О-Н молекула Н2О2 дуже полярна.

Наявність неподілених електронних пар у атомів оксигену  створює можливість донорно-акцепторної взаємодії. Так, подібно до води, пероксид водню може входити до складу кристалічних речовин, наприклад Ка2СО3(1,5Н2О2(Н2О.
Рідкий і твердий пероксиди водню, а також його розчини у воді характеризуються наявністю стійких водневих зв'язків, які спричиняють асоціацію молекул. Тому за звичайних умов чистий пероксид водню — сиропоподібна в'язка блідо-блакитна рідина без запаху, яка майже в 1,5 раза важча за воду. Тиск пари Н2О2 нижчий за тиск пари води (за однакової температури), тому температура кипіння пероксиду водню вища і становить 150,2 °С. На цій властивості ґрунтується відокремлення Н2О2 від води шляхом фракційної перегонки. Слід також зазначити, що температуру кипіння Н2О2 за атмосферного тиску безпосередньо визначити неможливо, оскільки вже за температури 90 °С він починає розкладатися. Твердий Н2О2 має температуру плавлення -0,43 °С, його густина становить 1,71 г/см3.
Пероксид водню змішується з водою у будь-яких співвідношеннях завдяки виникненню нових водневих зв' язків. Він розчиняється також в ефірі, яким його можна екстрагувати із суміші з водою. З водних розчинів пероксид водню виділяється у вигляді нестійкого кристалогідрату Н2О2(2Н2О, температура плавлення якого становить -52 °С.
Діелектрична проникність чистого Н2О2 за температури 25 °С становить 93, а його 65 %-го водного розчину — 120, тому чистий Н2О2 та його водні розчини є чудовими іонізуючими розчинниками, які подібно до води добре розчиняють речовини з полярними та іонними зв' язками. Однак використання таких розчинників обмежене недостатньою стійкістю Н2О2.
У водних розчинах пероксид водню є слабкою кислотою:
Н2О2 ( Н+ + НО-,               К = 2,24(10-12,
але сильнішою за воду. Під час взаємодії його розчинів з лугами можна виділити відповідні пероксиди металів, які належать до класу солей (а не оксидів), наприклад:
Н2О2 + Ва(ОН)2 = ВаО2 + 2Н2О.
На відміну від нормальних оксидів, які з кислотами утворюють сіль і воду, пероксиди в подібних реакціях дають сіль і пероксид водню, наприклад:
ВаО + Н2SО4 = ВаSО4 + Н2О; 
ВаО2 + Н2SО4 = ВаSО4 + Н2О2.
Пероксиди металів як солі слабкої кислоти у водному розчині нестійкі. Це зумовлено їх сильним гідролізом та розкладом Н2О2 у лужному середовищі:

Na2O2 + 2H2O = 2NaOH + H2O2;

2H2O2 
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2H2O + O2.

Відомі численні неорганічні та органічні сполуки, які містять пероксидні групи.

Зв' язок між атомами кисню НО—ОН слабкий, що може бути пояснено взаємним електростатичним відштовхуванням неподілених пар електронів двох сполучених між собою атомів кисню. Він майже втричі слабкіший за зв'язок О—Н, тому для пероксиду водню особливо властиві реакції, які супроводжуються руйнуванням зв язку НО—ОН з утворенням сполук кисню з характерним для нього ступенем окиснення -2 або 0. Тобто для Н2О2 найхарактерніші окисно-відновні реакції. Пероксиди в окисно-відновних реакціях можуть перетворюватись згідно з такою схемою:
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Прикладом може бути характерна для пероксиду водню реакція розкладу за типом диспропорціювання (окисно-відновна реакція самоокиснення — самовідновлення):
2Н2О2 = 2Н2О + О2.
Отже, Н2О2 здатний виявляти властивості як окисника, так і відновника, що властиво сполукам з проміжними ступенями окиснення елементів. Окисна та відновна активності Н2О2 характеризуються такими значеннями електродних потенціалів відповідних перетворень:
Н2О2 + 2Н+ + 2е- = 2Н2О,            Е° = 1,78 В;
О2 + 2Н+ + 2е- = Н2О2,         Е° = 0,68 В.
Порівняння цих електродних потенціалів свідчить про те, що окиснювальна здатність Н2О2 (Е° = 1,78 В) виражена значно сильніше, ніж відновна (Е° = 0,68 В). Справді, пероксиди — сильні окисники. Вони легко окиснюють йодиди до вільного йоду, нітрити — до нітратів, сполуки хрому(ПІ) — до хрому(VІ) тощо, наприклад:
2КІ + Н2О2 + Н2SО4 = І2 + 2Н2О + К2SО4;
 2К3[Сr(ОН)6] + 3Н2О2 = 2К2СrО4 + 8Н2О + 2КОН.
Лише під час взаємодії із сильними окисниками Н2О2 виявляє відновні властивості, продуктом його окиснення є кисень, наприклад:
Н2О2 + С12 = О2 + 2НС1; 
Н2О2 + О3 = 2О2 + Н2О;
3Н2О2 + 2КМnО4 = 3О2 + 2МnО2 + 2КОН + 2Н2О;
.5Н2О2 + 2КМnО4 + 3Н2SО4 = 5О2 + 2МnSО4 + К2SО4 + 8Н2О.
Останню реакцію використовують у хімічному аналізі для кількісного визначення пероксиду водню.
Озон. Озон О3 — алотропна модифікація кисню. Він утворюється з газоподібного кисню під дією на нього тихого електричного розряду або ультрафіолетового випромінювання. Для штучного добування О3 використовують озонатори. Тихий розряд проходить у просторі між стінками
внутрішньої та зовнішньої скляних посудин. Кисень, який виходить з озонато-ра, містить кілька відсотків озону (до 10 %).

Озон також утворюється під час обробки молекулярного кисню потоком електронів, протонів, короткохвильового випромінювання, тобто за рахунок радіо- та фотохімічних реакцій.
У приземній атмосфері концентрація озону дуже мала і становить           10-7-10-6 %. У стратосфері на висоті 18-50 км земна куля оточена тонким шаром озону, максимальна його кількість скупчена на висоті 20-30 км. Загальна площа атмосферного озонового шару становить 500 млн км2.
У земній атмосфері озон утворюється під час грозових розрядів, а у верхніх її шарах - під дією ультрафіолетового випромінювання. Географія озону дуже динамічна, на неї впливають повітряні течії — вітри атмосфери. Антициклони зменшують, а циклони збільшують кількість О3 у стратосфері.
Вільний стратосферний озон відіграє дуже важливу роль у природі. Озоновий шар затримує небезпечне для живих істот жорстке короткохвильове сонячне випромінювання. Практична діяльність людини дуже часто призводить до руйнування озонового шару.
Серед речовин, які руйнують стратосферний озон, найбільш небезпечним є хлор. Одна молекула хлору здатна знищити до 100 тис. молекул О3 (для порівняння: 1 молекула NО руйнує лише 10 молекул О3). Розрахунками із застосуванням математичного моделювання доведено, що один запуск космічного корабля багаторазового використання «Шаттл» (США) спричинює руйнування 0,3 % загальної кількості озону земної атмосфери.
Озон - отруйний газ синього кольору з різким характерним запахом (tкип = -110 °С, tпл = -192,7 °С). Рідкий озон має темно-синє забарвлення, твердий - чорне.
Молекула О3 діамагнітна, має кутову будову, що зумовлює її полярність. Крім того, порівняно з киснем вона має більшу поляризованість внаслідок більшого розміру молекули. Енергія міжмолекулярної взаємодії О3 у конденсова​них станах перевищує цю величину для молекул О3, тому температури кипіння і плавлення озону вищі, ніж кисню. Цими чинниками пояснюють також вищу розчинність озону в по​лярній воді (за звичайних умов 45 об’ємів О3 розчиняється у 100 об’ємах води).
Довжина зв'язку між атомами кисню (128 пм) проміжна по​рівняно з одинарним (149 пм) та подвійним (121 пм) зв'язками, тому вважають, що порядок зв' язків у молекулі О3 дорівнює 1,5. Величина валентного кута (116,5°) вказує на sр2-гібридизацію валентних орбіталей центрального атома кисню. Наведені дані свідчать про наявність у молекулі О3 делокалізованого трицен-трового (-зв' язку:
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При цьому центральний sр2-гібридизований атом оксигену утворює два (-зв'язки з крайніми атомами, а його негібридизована 2рz-орбіталь, яка розміщена під прямим кутом до площини трьох атомів, та аналогічно спрямовані 2рz-орбіталі крайніх атомів оксигену утворюють трицентровий нелокалізований (-зв' язок.
Озон — ендотермічна сполука ((Н= 142,3 кДж/моль, (G°298 = 162,7 кДж/моль). Він легко розкладається з утворенням вільних атомів оксигену, що зумовлює його високу окиснювальну здатність:
О3 = О2 + О.
Про значно більшу хімічну активність О3 порівняно з О2 свідчать стандартні електродні потенціали озону у водних розчинах:
нейтральне середовище:   О3 + Н2О + 2е- = О2 + 2ОН-,       Е° = 1,24 В;
                                            О2 + 2Н2О + 4е- = 4ОН-,           Е° = 0,401 В;
кисле середовище:          О3 + 2Н+ + 2е- = О2 + Н2О,         Е° = 2,07 В;
                                            О2 + 4Н+ + 4е- = 2Н2О,                Е° = 1,23 В.
Озон легко окиснює різноманітні сполуки з утворенням іона О2- та молекули О2:
2Аg + O3 = Аg2O + O2;
РbS + 4O3 = РbSO4 + 4O2;
2КІ + О3 + Н2О = І2 + О2 + 2КОН.
Останню реакцію використовують для виявлення та кількісного визначення озону.
Іноді продуктами реакцій за участю озону є озоніди (спорідненість О3 до електрона становить 180 кДж/моль), наприклад:
К + О3 = КО3; 
4КОН + 4О3 = 4КО3 + О2 + 2Н2О.
Такі сполуки вміщують молекулярний іон О3-. На відміну від озону Оз іон О3- має неспарений електрон, який зумовлює його парамагнетизм. Озоніди лужних металів мають червоне забарвлення, вони дуже сильні окисники.
Лекція

Елементи підгрупи галогенів. Характеристичні сполуки.
Вільний фтор добувають електролізом розплавленої суміші складу KF • 2HF при температурі приблизно 100 °С в електролізері із сталі; електроди - вугільний анод та стальний катод. Зберігають фтор у спеціальних стальних балонах. 

Хлор y промисловості добувають електролізом концентрованих розчинів хлориду натрію із застосуванням діафрагми, що відокремлює катодний простір від aнодного. При цьому aнодом є графіт, катодом - залізні стержні. На аноді виділяється хлор (2С1 - 2е = С12), a на катоді - водень (2H + 2е = Н2).У лабораторних умовах хлор добувають при дії сильних окисників на хлороводневу кислоту або хлориди y кислому середовищі:

2KMn04 + 10NaCІ +8H2S04 = K2S04 + 2MnS04 +5Na2S04 + 5C12 + 8H20;

РbО2 + 4НСІ → РbСІ2 + СІ2 + 2Н2О.

Основним джерелом промислового добування брому є вода деяких озер i морів, бурові води, що містять його в середньому 0,003%.
Щоб добути йод, золу морських водоростей обробляють водою i після упарювання розчину лишають кристалізуватися. Більша частина хлоридів i сульфатів випадає в осад, a йодидні солі як більш розчинні лишаються y розчині. Йод вилучають дією розра​хованої кількості хлору.

За своїми фізичними властивостями галогени дуже різняться. За звичайних умов фтор - газ світло-жовтого кольору з різким запахом. При температурі -188,2°C i тиску 101 кПа газ конденсується в рідину жовтого кольору, що твердне при -219,6°С. У воді фтор не розчиняється, а розкладає її:
F2 + Н2O = 2HF + О; 
2O= O2;
 3О = O3.
Атоми кисню сполучаються не лише між собою, a також частково 3 молекулами води і фтору, утворюючи пероксид водню Н2O2 i дифторид кисню OF2.

Хлор-газ жовто-зеленого кольору з характерним різким специфічним запахом, діє на слизову оболонку дихальних шляхів.

Бром - важка темно-червоного кольору рідинa з різким запахом, легко утворює жовто-буру пару. Температура кипіння брому 59,8°C, плавлення - 7,2°C. У воді бром розчиняється у невеликій кількості (3,5 г в 100 r води при 20°С), краще - в органічних розчинниках.

Йод за звичайних умов - тверда кристалічна речовина чорно-сірого кольору з металічним блиском; температура плавлення 113,5 °C,  кипіння  184,35 °С. Йод погано розчиняється y воді. Його розчинність збільшується при наявності   йодидів внаслідок утворення полігалогенідів – КІ3, КІ5 тощо: 
КІ + І2 = К[І3]. 
Добре розчиняється  йод у більшості органічних розчинників.

Хімічні властивості. Найтиповішими сполуками галогенів є ті, в яких вони виявляють ступінь окиснення - 1. Це пояснюється великою спорідненістю їх атомів до електрона . У сполуках з оксигеном галогени виявляють ступінь окиснення +1, +3, +5, +7, a також +4, +6 (крім фтору).

 У газоподібному, рідкому i кристалічному станах усі галогени складаються з двохатомних молекул. У молекулах галогенів атоми зв'язані двохелектронним зв'язком. Енергії дисоціації молекул НаІ2 збільшується від фтору до хлору, a потім зменшується до астату. Найактивнішим з галогенів є фтор, який має невеликий розмір атомa характеризується невеликою енергією дисоціації молекул на атоми i досить великою спорідненістю до електрона. Саме через це він утворює набагато міцніші зв'язки з атомами інших елементів ніж хлоp або бром. Більшість металів сполучається з фтором уже за звичайних умов. Взаємодія з такими металами, як залізо, цинк, нікель, алюміній, марганець, обмежується утворенням щільної плівки фториду яка захищає метал від подальшої взаємодії.

Взаємодія фтору з неметалами відбувається набагато енергійніше ніж з металами. Горіння таких простих речовин, як кремній, фосфор, сірка аморфний вуглець, в атмосфері фтору часто супроводиться яскравим випромінюванням. Кисень i азот з фтором безпосередньо сполучаються лише в електричному розряді. Фтор взаємодіє не лише з простими речовинами, a i з сполуками, витіс​няючи з них кисень, азот i відбираючи водень,  наприклад:

SiO2 + 2F2 = SiF4+O2.

Хімічна активність хлору менша, ніж фтору. Навіть в електричному розряді хлоp не взаємодіє з азотом, киснем, вуглецем. З металами хлоp сполучається безпосередньо, утворюючи хлориди:

Сu + СІ2 = CuCl2; 
2Sb + ЗС12 = 2SbCl3.

Хлор взаємодіє також з деякими сполуками - вуглеводнями, аміаком, водою тощо:
CH4+ 4СІ2 = CCl4 + 4HCI;  
NH3 + 3CІ2 = NCІ3 + 3HCІ.

Бром i йод можуть безпосередньо сполучатися з металами i не​металами, проте значно слабкіше, ніж фтор i хлор. В ряду F2 – СІ2 – Вr2 – І2 відбувається послаблення окисних властивостей: 
F2 + 2е = 2F-, Е0= 2,87 В;

СІ2 + 2е = 2СІ-, Е0= 1,36 В; 
Вr2 + 2е = 2Вr-, Е0= 1,09 В; 
І2 + 2е = 2І-, Е0= 0,54 В.

Галогеноводні та їх властивості. Усі галогени безпосередньо сполучаються з воднем, утворюючи галогеноводні. Фтор взаємодіє з воднем з вибухом, який відбувається навіть при сильному охолодженні газів i в темряві. Хлор за звичайних умов сполучається з воднем досить повільно. Проте при нагріванні газової суміші або при сильному освітленні прямим сонячним світлом реакція відбувається з вибухом за ланцюговим механізмом. Це основний про​мисловий спосіб добування хлороводню. Бром i йод з воднем взаємодіють з помітною швидкістю лише при високій температурі i наявності каталізатора.

Загальним способом добування галогеноводнів є дія малолетких i досить сильних кислот нa відповідні галогеніди. Фторо- i хлоро- водень можна добути нагріванням з концентрованою сульфатною кис​лотою хлориду натрію i фториду кальцію:

CaF2 + H2SO4 = CaSO4 + 2HF.

Це основний спосіб промислового добування фтороводню. Процес проводять y спеціальних реакторах при 130-200°С.
Бромо- i йодоводень також можна дістати при взаємодії галогенідів з ортофосфатною кислотою за рівнянням:
 KBr + H3PO4 = KH2PO4 + HBr.

У лабораторних умовах галогеноводні НВг і НІ добувають, піддаючи гідролізу галогенангідриди фосфору: 
РВг3 + ЗН2О = Н3Р03 + ЗНВг.
 Фтороводень при температурі, вищій за +19,43° - безбарвний газ з різким запахом, нижче цієї температури,- безбарвна легко-рухлива рідина. Висока полярність молекул фтороводню зумовлює асоціацію його молекул. Хімічна активність фтороводню істотно залежить від наявності в ньому води: сухий фтороводень не діє на більшість металів і не реагує з їх оксидами. При наявності слідів води реакція з оксидами металів відбувається досить швидко з утворенням фторидів відповідних металів. Практично важливою є взаємодія фтороводню з оксидом кремнію (IV), який входить до складу скла.
Хлороводень (сухий при звичайних температурах) не діє на більшість металів i їх оксиди. Під тиском приблизно 9,3 кПа при звичайній температурі хлороводень зріджується y рідину, що кипить при - 84,8°С i твердне при -124,2°С. Рідкий хлороводень є поганим розчинником для більшості неорганічних сполук.  

За Xімічними властивостями бромоводгнь i йодоводень подібні до хлороводню: y безводному стані вони не діють на більшість металів і їх оксиди.
B окисно-відновних реакціях галогеноводні виступають як відновники, при цьому їх відновлювальна здатність зростає від HF до HІ.
СаF2 + Н2SО4 = СаSО4 + 2НF;

NаСІ (кр.) + Н2SО4(конц.) = NаНSО4 + НСІ;

2NаВr + 2Н2SО4(конц.) = Вr2 + SО2  + Nа2SО4 + 2Н2О;

8NаІ + 5 Н2SО4(конц.) = 4І2 + Н2S + Nа2SО4 + 4Н2О.
Галогеноводневі кислоти та їх солі. Галогеноводні добре розчиняються у воді. Розчини їх є типовими кислотами: фтороводнева -слабка, інші - дуже сильні.

Фтороводнева кислота HF - це розчин фтороводню y воді у продаж надходить 40 %-й розчин кислоти, густина якого 1,15 г/см3 i температура кипіння 114 °С. У водному розчині молеку​ли кислоти асоційовані, що зумовлено виникненням між ними водневих зв'язків. Фтороводнева кислота дисоціює дуже слабко (ступінь дисоціації в 0,1 н розчині дорівнює 9 %) i крім іонів F- містить велику кількість іонів HF2-.Солі фтороводневої кислоти -фториди - здебільшого малорозчинні y воді. Розчинними є фториди лужних металів, ртуті, олова. Суміш концентрованих фтороводне​вої i азотної кислот в об'ємному співвідношенні 1: 3 здатна розчиняти кремній, вольфрам, тантал, молібден, ніобій, утворюючи при цьому комплексні кислоти, наприклад:

ЗТа + 2IHF + 5HNO3 = 3H2[TaF7] + 5NO + I0Н2О.
Фтороводневу кислоту, як i фтороводень, використовують для травлення скла, а також для надання поверхні скляних предметів матовості, її застосовують також для добування органічних фторидів, якi використовують у холодильних машинах, при синтезі деяких видів барвників, мастил i пластичних мас y нафтовiй промисловості при синтезі високоякісних бензинів, для просочування шпал, як консервуючiй i дезинфікуючий засіб. B аналітичних лабораторіях фтороводневу кислоту використовують для  розкладання різних силікатів. У хімічних лабораторіях фтороводневу кислоту зберaгають y свинцевих, ебонітових, тефлонових або парафінованих пляшках. Фтороводнева кислота i її солі отруйні.

Хлороводнева кислота НСІ є однією з найважливіших кислот y хімічній практиці. Чиста кислота - безбарвна рідина з різким запахом, властивим хлороводню. Концентрована хлороводнева кислота містить 37 % хлороводню i має густину 1,19 г/см3. Внаслідок виділення хлороводню така кислота димить на повітрі i тому називається димучою кислотою.

Хлороводнева кислота є хімічно дуже активною речовиною. Вона взаємодіє з виділенням водню й утворенням хлоридів з металами, якi стоять в електрохімічному ряду напруг до водню переводить y хлориди багато оксидів i гідроксидів витісняє кислоти з фосфатів, силікатів, боратів тощо. Більшість хлоридів розчинна y воді. Погано розчиняються солі  одновалентної міді і срібла. Суміш концентрованих хлороводневої i нітратної кислот в об'ємному співвідношенні 1: 3 є добрим розчинником для таких металів як золото, платина:

3Pt + l8НС1 + 4HN03 = 3H2[PtCl6] + 4NO + 8H2.

Бромоводнева кислота HBr - це безбарвна (іноді жовтувата) рідина з різким запахом; 47,63%-й розчин її кипить при 124,3°C i має густину 1,49 г/см3.  Бромоводнева кислота - одна з найсильніших неорганічних кислот - є активним відновннком. Солі бромоводневої кислоти - броміди - розчиняються у воді подібно до відповідних хлоридів.

Йодоводнева кислота НІ - безбарвна рідина з різким запахом. Її 56,9%-й розчин кипить при 1270C i має густину 1,5г/см3. Це сильна кислота, виявляє відновнi властивості. Солі її - йодиди лужних, лужно-земельних та iнших металів -добре розчиняються у воді; йодиди важких металів розчиняються значно гірше. У кислому середовищі йодиди є сильними відновниками.

Сполуки галогенів з киснем та їх похідні. Галогени, як правило, безпосередньо не сполучаються з киснем. Тому їх сполуки з оксисеном добувають непрямим способом. У кисневих сполуках галогени, за винятком фтору, виявляють позитивний ступінь окиснення. Більшість бінарних сполук галогенів з киснем за звичайних умов - дуже нестійкі речовини, які розкладаються з вибухом.

Сполуку фтору з киснем - дифторид кисню OF2- добувають пропусканням фтору через 2 %-й розчин лугу:
2F2 + 2NaOH = 2NaF + OF2 + Н2О.
За звичайних умов OF2 - безбарвний газ. За запахом i окисними властивостями він подібний до озону.
3 киснем хлор утворює кілька оксидrв — СІ2О, С1О2, C12О6 та C12О7, яким відповідають певні кислоти.
Оксид хлору (I) C12О утворюється, якщо свіжоосаджений сухий оксид ртуті (II) взаємодіє з хлором:
HgO + 2Cl2 = HgC12 + CI2О.
За звичайних умов С12О - жовто-бурий газ, який легко зріджується y червоно-буру рідину з температурою кипіння +2 °С. Як у рідкому, так i в твердому стані С120 розкладається з вибухом на хлор i кисень. При взаємодії з водою утворює хлорнуватисту кислоту.

Хлорнуватиста кислота НСlO - одноосновна кислота, відома лише y розчині, в якому спостерігається рівновага:

C12O + H2O ↔2НСlO ↔ 2Н+ + 2ClO-.

Хлорнуватиста кислота дуже слабка і витісняється з її солей навіть карбонатною кислотою. У розчині розкладається за одним із трьох рівнянь:

НСЮ = НС1 + О; при опромінюванні
2НСІ0 = C120 + Н2О; при наявності водопоглинаючої речовини
ЗНСЮ = НСЮ3 + 2НС1;  при нагріванні
Хлорнуватиста кислота - сильний окисник, який застосовується в органічному синтезі, в процесах дезинфекції, вибілювання тощо. Солі хлорнуватистої кислоти - гіпохлорити — у розчині малостійкі i гідролізують, їх добувають пропусканням хлору крізь  холодний  розчин  лугу:

2КОН + Сl2 = КС1 + KСlO + H2О.
Розчин, що містить суміш солей лужних металів хлороводневої i хлорнуватистої кислот, називається жавелевою водою і застосовується для вибілювання тканин, паперу тощо. Ці властивості жавелевої води зумовлені тим, що гіпохлорит калію легко розкладається під дією карбон(IV) оксиду повітря з виділенням хлорнуватистої кислоти:

КСІО + СО2 + Н2О = КНСО3 + НСІО.

При пропусканні хлору крізь вологе вапно утворюється хлорне вапно, яке є сумішшю гіпохлориту, хлориду і гідроксиду кальцію.

Внаслідок нагрівання концентрованого розчину хлорного вапна при наявності солей кобальту (каталізатора) i на сонячному світлi розкладання його відбувається з утворенням кальцій хлориду та кисню. Якщо діяти на хлорне вапно хлороводневою кислотою, то виділяеться хлор: 
Са(ОС1)2 + 4НС1 = СаС12 + 2СІ2 + 2H2О.
Кількість хлору, що виділяється при взаємодії з кислотою («активний хлор»), є умовною характеристикою окисної здатності хлорного вапна. Хлорне вапно як сильний окисник використовують для дегазації, дезинфекції, вибілювання тканин, паперу  тощо.

Оксид хлору (IV) СІО2 утворюється при нагріванні до 60°C вологої суміші КС103 i щавлевої кислоти за рівнянням:
 2КСІО3 + Н2С2О4 = 2СІО2 + К2СО3 + СО2 + Н2О. 
За звичайних умов СІО2 – жовто-зелений газ, при взаємодії з водою утворює дві кислоти, а з лугом – дві солі:

2СІО2 + Н2О = НСІО2 + НСІО3;
 2СІО2 + 2КОН = КСІО2 + КСІО3 + Н2О.

Хлориста кислота НСlO2 - одноосновна кислота, існує лише в розбавлених розчинах. Утворюється при взаємодії її барієвої солі з розбавленою сульфатною кислотою за рівнянням:

Ba(C1О2)2 +  H2SO4 = BaSO4  + 2HCІО2.

Водні розчини хлористої кислоти поступово розкладаються з утворенням хлороводневої i хлорнуватої НС1O3 кислот. Практичного значення хлориста кислота не має. Солі її - хлорити -добувають при взаємодії оксиду хлору (IV) з гідроксидами лужних, лужноземельних металів.  Хлорити, як правило, добре розчиняються y воді, гідролізують. Хлорити y кислому середовищі виявляють сильні окисні властивості. Більш сильні окисники (C12, КМnO4 тощо) окиснюють кислоту та ЇЇ солі до хлорнуватої кислоти i до хлоратів.

Хлорнувата кислота НСlO3 утворюється внаслідок взаємодії еквівалентних кількостей сульфатної кислоти з гарячим розчином солі Ва(С1O3)2. Кислота НС1O3 - сильна одноосновна кислота - відома лише y розчині. Випарюванням водних розчинів кислоти у вакуумі можна підвищити її концентрацію до 30—40%. Органічні i неорганічні відновники відновлюють кислоту, як правило, до хлороводневої. Солі хлорнуватої кислоти називаються хлоратами. Найважливішою з них є хлорат калію. Його добувають пропусканням хлору в гарячий концентрований розчин гідроксиду калію
6КОН + 3С12 = 5КС1 + КСlO3 + 3Н2О.
У промисловості хлорат калію (бертолетову сіль) добувають електролізом гарячого розчину хлориду калію y бездіафрагмових ваннах або хлоруванням при 70—80°C гашеного вапна при наявності хлориду калію. Хлорат калію погано розчинний y воді, при нагріванні приблизно до 2000С при наявності МnO2 розкладається на кисень i хлорид калію. З різними горючими речовинами (сіркою, вугіллям, фосфором, органічними речовинами) хлорат калію утворює суміші, якi вибухають при ударі. На цьому грунтується застосування його y артилерійській справі для виготовлення запалів, займистих та вибухових речовин. У хімічних лабораторіях хлорат калію використовують для добування кисню, як окисник (при сплавлянні), a також y медицині як слабкий дезинфікуючий засіб. При обережному нагріванні хлорату калію без каталізатора реакція відбувається за рівнянням:
4КСlO3 = 3КСlO4 + КС1.
При взаємодії солі КСlO4 з сульфатною кислотою утворюється хлорна кислота.

Хлорна кислота НСlO4- найстійкіша з кисневмісних кислот хлору. Безводна кислота - рухлива рідина, малостійка i при зберіганні іноді вибухає. її концентровані водні розчини мають оліїсту консистенцію. Концентрована (72 %-й розчин) кислота димить на повітрі, досить гігроскопічна, стійка, не розкладається під дією світла.

Хлорна кислота утворює солі (перхлорати) майже з усіма металами. Ці солi добре розчиняються y воді і органічних розчинниках. До погано розчинних y воді солей належать: КСlO4, RbСlO4, CsClO4 тощо. Безводна хлорна кислота i її солi дуже сильні окисники; однак для водних розчинів перхлоратів окисні властивості не характерні.

Оксид хлору (VІ) C12О6(С1О3) утворюється як побічний продукт при термічному розкладі хлорної кислоти. При кімнатній температурі оксид хлору (VI) - рідина темно-бурого кольору, що димить на повітрі i при -780С  твердне. 3 водою оксид реагує, утворюючи двi кислоти, a з лугом - дві солi:

C12O6+ 2KOH = КСlO3 + КСlO4 + H2О.

Оксид хлору (VII) Сl2О7 утворюється при нагріванні безводної хлорної кислоти з водовідбирними речовинами (Р2О5, олеум тощо): 

2НСlO4 + P2О5 = 2НРО3 + C12О7.

За звичайних умов оксид хлору (VI) є оліїстою рідиною a температурою кипіння 83°С; речовина нестійка i при ударі вибухає. 3 водою оксид хлору (VI) не змішується, проте розчинення, що відбувається на поверхні краплин, призводить до утворення хлорної кислоти.

Зіставлення властивостей кисневмісних кислот хлору показує, що кислотні властивості y них посилюються при переході від хлорнуватистої кислоти до хлорної, a окисна здатність, навпаки, збільшується від хлорної до хлорнуватистої:

Посилення кислотних властивостей
НСlO, НСlO2,  НСlO3,  НСlО4  

Збільшення окисної здатності

Бінарні сполуки брому з киснем Вr2O, ВrO2, ВrO3 дуже нестійкі. 3 кисневмісних кислот брому відомі НВrО, НВrO2, НВrО3 та НВrO4. Ці кислоти та Їх солі утворюються в основному аналогічно відповідним сполукам хлору, проте характеризуються меншою стійкістю.
Найбільш вивченими сполуками йоду з киснем є оксид І2О5 i кисневмісні кислоти НІО, НІO3 та НIO4.

Йоднуватиста кислота НІО утворюється при взаємодії йоду з водою і може існувати лише в розбавлених розчинах. Ця кислота та її солі - гіпойодити — виявляють окисні властивості.

НСІО – НВrО – НІО →зростання стійкості

3·10-8;  2,2·10-9; 2,3·10-11;→зменшення сили кислоти
Йоднувату кислоту HIO3 добувають окисненням елементарного йоду концентрованою нітратною кислотою:

I2 +  10НNО3  =  2НIO3 + 10NO2 + 4Н2O.

За звичайних умов йоднувата кислота - це безбарвні кристали з температурою плавлення 110°С. Солі йоднуватої кислоти - йодати — у хімічному aналізі використовуються як окисники.

Оксид йоду (V) І2О5 утворюється при нагріванні до 120°C йоднуватої кислоти. За звичайних умов І2О5 - білі кристали, що розкладаються на йод і кисень при температурі 300°С. Оксид йоду (V) - сильний окисник. Він окиснює CO до СO2, що використовується у газовому аналізі для визначення карбон (IV) оксиду

І2О5+ 5СО = 5СO2 + І2
НСІО3 – НВrО3 – НІО3→зростання стійкості

                                                   →зменшення сили кислоти

Йодна кислота НIO4 утворюється при дії йоду на хлорну кислоту за рівнянням:
2НСlO4 + І2 = 2НIO4 + С12.
За звичайних умов йодна кислота - це білі кристали. Взаємодіючи з водою, вони утворюють сполуки загального складу (НІО4)n· (НаО)m, в яких aтоми водню води здатні заміщуватись на метал, y зв'язку з чим такі сполуки розглядають як складні кислоти: НIO4 (n = 1, т = 0), Н3IO5 (n = 1, m = 1), Н5IO6, (n=1, m = 2). Добуто деякі солі зазначених кислот: AgIO4, Ag3IO5, Ag5IO6. Солі  йодних кислот - перйодати,- як правило, погано розчинні y воді. Добувають перйодати та йодну кислоту: 

ІF7 + 6Н2О → Н5ІО6 + 7НF; 
в йоні ІО65- стабілізується характерне к.ч. для елементів 5-го періоду.

Н5ІО6 – безкольорова кристалічна речовина розчинна у воді. Кислотні властивості її виражені значно слабше ніж у НСІО4. 

5Ва(ІО3)2 → Ва5(ІО6)2 + 4І2 + 9О2; або

КІО3 + СІ2 + 6КОН → К5ІО6 + 2КСІ + 3Н2О;

Ва5(ІО6)2 + 5Н2SО4 → 5ВаSО4 + 2 Н5ІО6.
 Практичні заняття  виконуються за методичкою для ХТ
	1. Приготування розчинів. Способи вираження концентрацій розчинів. Лаб. роб.

	2. Гідроліз солей (лаб. роб)

	3. Реакції в розчинах електролітів (лаб. роб)
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