17.04.2020г (1-2 пара)Тема: Элементы IV-VII группы

1. Изучить материал по ссылке:

https://www.bsmu.by/downloads/kafedri/k_obschim/stud/2014-1/9.pdf
https://www.bsmu.by/downloads/kafedri/k_obschim/stud/l5.pdf
2. Изучить материал лекции:

Халькогены


К р-элементам VI группы относятся кисло​род (О), сера (S), селен (Sе), теллур (Тe), полоний (Ро).

Общая электронная формула валентной зоны атомов имеет вид ns2np4, из которой следует, что на внешнем элек​тронном слое атомов рас​сматриваемых элементов находится шесть электро​нов и они могут проявлять четные валентности 2, 4, 6. Так как у атома кислорода отсутствует d-подуровень, поэтому возбужденные состояния невозможны и валентность ки​слорода равна только 2.

Все элементы данной подгруппы, за исключением полония, неметаллы.

Кислород является самым распространённым элементом земной коры. Молекула кисло​рода двухатомна (О2). При обычных условиях представля​ет собой газ без цвета и запаха, плохо растворимый в воде. В атмосфере Земли содержится 21 % (по объёму) кислорода. В природных соединениях кислород встречается в виде оксидов (Н2О, SiО2) и солей кислородных кислот. Промышленный способ получения кислорода – ректификация жидкого воз​духа. Воздух, азот и кислород хранят в жидком состоянии в сосудах Дьюара.

Кислород играет важную роль в природе. Он участвует в жизненно важном процессе – дыхании. Применение его разнообразно: производство серной и азотной кислот, выплавка металлов и др.

Аллотропной модификацией кислорода является озон (O3). Озон – один из сильнейших окислителей; по окислительной активности он уступает только фтору. Он окисляет все металлы, кроме золота и платиновых металлов, а также большинство неметаллов. В стратосфере Земли находится озоновый слой, поглощающий основную часть ультрафиолетового излучения.

Для обнаружения озона применяют следующую реакцию:

2КI + О3 + Н2О = I2 + 2КОН + О2.

Важным соединением кислорода является Н2О2 (Н–О–О–Н) – пероксид водорода.

Атомы кислоро​да в Н2О2 находятся в промежуточной степени окисления –1 и поэтому могут проявлять как окислительные, так и восстановительные

свойства. Например:

1) Н2О2 + 2КI = I2 + 2КОН

2О–1 + 2 е = 2О–2, 2I– – 2е = I2;

2) 5Н2О2 + 2КМnО4 + 3Н2SО4 = 5О2 + 2МnSО4 + К2SО4 + 8Н2О

2О–1 – 2е = О2, Мn+7 + 5е = Мn+2.

Сера существует в нескольких аллотропных модификациях: ромбическая, моноклинная, пластическая. При нормальных условиях сера – твёрдое жёлтое вещество, нерастворимое в воде, но хорошо растворимое в органических растворителях.

Сера со многими металлами (Zn, Al, Fe, Сu, щелоч​ные и щелочноземельные металлы) взаимодействует непосредственно. Например,

2Аl + 3S → Al2S3.

При высокой температуре сера взаимодействует с водородом с образовани​ем сероводорода (H2S) – бесцветный газ с характерным запахом (тухлых яиц)

Н2 + S → Н2S.

Сероводород очень ядовит и способен вызвать тяжёлые отравления.

Сероводородная кислота является слабой двухосновной кислотой:

Н2S ↔ H+ + НS–, К1 = 6∙10–8;

НS– ↔ H+ + S2–, К2 = 1∙10–14 .

Сероводородная кислота образует соли – сульфиды, многие из которых характеризуются низкой растворимостью. Например:

CuSO4 + H2S ↔ CuS↓ + H2SO4,

Cu2+ + SO42– + H2S ↔ CuS↓ + 2H+ + SO42–,

Cu2+ + H2S ↔ CuS↓ + 2H+.

При поджигании на воздухе сероводород горит голубоватым пламенем

2H2S + 3O2 → 2SO2 + 2Н2O (в избытке кислорода).

Оксид серы (IV) образуется при горении серы на воздухе. Он хорошо рас​творяется в воде с образованием сернистой кислоты:

SO2 + Н2O ↔ H2SO3.

Сернистая кислота – слабая двухосновная кислота. Она являются хорошими восстановителем и окисляется до серной кислоты:

2H2SO3 + O2 → 2H2SO4.
При высокой температуре в присутствии катализатора (V2O5, сплавы на ос​нове платины) диоксид серы окисляется кислородом до триоксида, который

в свою очередь используется для получения серной кислоты

SO3 + Н2O → Н2SО4.

Н2SO4 – сильная двухосновная кислота. В разбавленных водных растворах она диссоциирует практически полностью Н2SO4 → 2Н+ + SO42–. При растворении концентрированной серной кислоты в воде выделяется большое количество тепла.

Концентрированная серная кислота, особенно горячая, – энергичный окис​литель. Она восстанавливается металлами до SO2, S или Н2S. Чем активней металл, тем более глубоко восстанавливается кисло​та:

Сu + 2Н2SO4 (конц.) → СuSO4 + SO2↑ + 2Н2O,

3Zn + 4Н2SO4(конц.) → 3ZnSО4 + S↓ + 4Н2O,

Соли серной кислоты, сульфаты, как правило, хорошо растворимы. Из водных растворов выделяются в виде кристаллогидратов, называемых купоросами: СuSO4·5Н2O, FeSO4·7Н2O и др. Серная кислота образует также двойные соли – квасцы, существующие в кристаллическом состоянии:

К2SO4·Аl2(SO4)3·24Н2O или КАl(SO4)2·12Н2O и др.

В ряду Н2O – Н2S − Н2Sе − Н2Те с увеличением молекулярных масс должно наблюдаться повышение температур кипения. Как видно из рисунка 17.1, данная зависимость соблюдается, за исключением Н2О.

Аномально высокая температура кипения Н2О является следствием образования водородных связей между отдельными молекулами воды.

Селен по свойствам близок к сере. Селеновая кислота (Н2SеO4) также является сильной кислотой. Селен является важным биологическим микроэлементом.

Теллур образует очень слабую ортотеллуровою кислоту Н6ТеO6. Селен и теллур – полупроводники. Теллур служит легирующей добавкой к свинцу, улучшая его механические свойства. Все соединения селена и теллура ядовиты.
Галогены

К p-элементам VII ​группы относятся – фтор (F), хлор (Сl), бром (Вr), йод (I) и астат (Аt). Данные элементы называют галогенами (рождающие соли). Все элементы данной подгруппы – неметаллы.

Общая электронная формула валентной зоны атомов имеет вид ns2np5, из которой следует, что на внешнем элек​тронном слое атомов рас​сматриваемых элементов находится семь электро​нов и они могут проявлять нечетные валентности 1, 3, 5, 7. У атома фтора отсутствует d-подуровень, поэтому возбужденные состояния отсутствуют и валентность фтора равна только 1.

Фтор – самый электроотрицательный элемент в периодической таблице и соответственно в соединениях с другими элементами проявляет только отрицательную степень окисления –1. Остальные галогены могут иметь степени окисления –1, 0, +1, +3, +5, +7. Каждый галоген в своем периоде является наиболее сильным окислителем. С повышением поряд​кового номера элементов в ряду F, С1, Br, Iи At увеличиваются радиусы атомов и уменьшается окислительная активность элементов.

Молекулы простых веществ двухатомны: F2, С12, Br2, I2. При нормальных условиях фтор – газ бледно-жёлтого цвета, хлор – газ жёл​то-зелёного цвета, бром – красно-бурая жидкость, йод – кристаллическое вещест​во темно-фиолетового цвета. Все галогены обладают очень резким запахом. Вдыхание их приводит к тяжелым отравлениям. При нагревании йод сублимируется (возгоняется), превращаясь в пар фиолетового цвета; при охлаждении пары йода кристаллизуются, минуя жидкое состояние.

Галогены слабо растворимы в воде, но значительно лучше в органических растворителях. Фтор нельзя растворить в воде, так как он разлагает её:

2F2 + 2Н2O = 4НF + О2.

При растворении хлора в воде происходит его частичное самоокисление-самовосстановление по реакции

С12 + Н2O ↔ НС1+ НС1О.

Полученный раствор называется хлорной водой. Он обладает сильными кислотными и окислительными свойствами и применяется для обеззараживания питьевой воды.

Галогены вступают во взаимодействие с многими простыми веществами, проявляя свойства окислителей. Фтор с многими неме​таллами реагирует со взрывом:

Н2 + F2 → 2HF,

Si + 2F2 → SiF4,

S + 3F2 → SF6.

В атмосфе​ре фтора горят такие устойчивые вещества, как стекло в виде ваты и вода:

SiО2 + 2F2 → SiF4 + О2,

2Н2О + 2F2 → 4HF + О2.

Фтор непосредственно не взаимодей​ствует только с кислородом, азотом, гелием, неоном и аргоном.

В атмосфере хлора сгорают многие металлы, образуя хлориды:

2Na + С12 → 2NaCl (яркая вспышка);

Сu + С12 → СuС12,
2Fe + 3Сl2 → 2FeCl3.

Хлор непосредст​венно не взаимодействует с N2, О2 и инертными газами.

Окислительная активность галогенов уменьшается от фтора к астату, а вос​становительная активность галогенид-ионов в этом направлении увеличивается. Из этого следует, что более активный галоген вытесняет менее активный из растворов его солей:

F2 + 2NaCl → Cl2 + 2NaF,

Cl2 + 2NaBr → Br2 + 2NaCl,

Вг2 + 2NaI → I2 + 2NaBr.

Водородные соединения галогенов хорошо растворимы в воде. Их водные растворы представляют собой кислоты:

HF– фтороводородная (плавиковая) кис​лота,

НС1 – хлороводородная кислота (водный раствор – соляная),

НВг – бромоводородная кислота,

HI – йодоводородная кислота.

НF должна быть одной из самых сильных кислот, но вследствие образования водородной связи (Н–F···Н–F) является слабой кислотой. Подтверждением наличия водородной связи между молекулами Н–F, как и в случае воды, является аномально высокая температура кипения Н–F.

Плавиковая кислота реагирует с SiО2, поэтому HF нельзя получать и хранить в стеклянной посуде

SiО2 + 4HF = SiF4↑ + 2Н2О.

Остальные галогенводороды являются сильными кислотами.

Хлор, бром и йод образуют кислородсодержащие кислоты и соответствующие им соли. Ниже, на примере хлора, приведены формулы

кислот и соответствующих им солей:

  +1                  +3                +5             +7 
НСlО, НСlО2, НСlО3, НСlО4;

хлорноватистая хлористая хлорноватая хлорная

усиление кислотных свойств

———————————→

КСlО, КСlО2, КСlО3, КСlО4.

гипохлорит калия хлорит калия хлорат калия перхлорат калия

Хлорная и хлорноватая кислоты являются сильными, а хлористая и хлорноватистая – слабыми. Из солей можно отметить:

СаОС12 – «хлорная известь» представляет собой сме​шанную соль соляной и хлорноватистой кислот.

КСlO3 – хлорат калия, техническое название – бертолетова соль.

Фтор и его соединения применяются для получения термоустойчивых пластмасс (тефлон), хладагентов (фреоны) для холодильных машин.

Хлор используется в больших количествах для производства соляной кис​лоты синтетическим методом, хлорорганических инсектицидов, пластмасс, син​тетических волокон, хлорной извести, отбеливания тканей и бумаги, хлорирова​ния воды в целях обеззараживания, для хлорирования руд при получении металлов.

Соединения брома и йода используются для производства лекарственных препаратов, фотоматериалов.
2. Выполнить задание:
Вопрос 1

В ряду химических элементов   P    As    Sb

Варианты ответов

· уменьшается электроотрицательность

· усиливаются неметаллические свойства

· не изменяется число электронных слоев

· усиливается притяжение валентных электронов к ядру

Вопрос 2

Высшая степень окисления элементов главной подгруппы V группы в соединениях с кислородом равна:

Варианты ответов

· +5

· +2

· +3

· +4

Вопрос 3

Число общих электронных пар в молекуле азота:

Варианты ответов

· 1

· 2

· 3

· 4

Вопрос 4     Азот не реагирует с:

Варианты ответов

· водородом

· литием

· кислородом

· водой

Вопрос 5

Схеме процесса N+2 -  2e  N+4 соответсвует взаимодействие:

Варианты ответов

· азота с водородом

· азота с литием

· оксида азота(II) с кислородом

· азота с кислородом

Вопрос 6   Установите соответствие 

степень окисления азота                                          формула соединения азота
1.  +1                                                                                      N2O 

2. +2                                                                                       N2       

3. +3                                                                                       NO2   

4. +4                                                                                       Li3N   

5.  -3   

Вопрос 7

Распределению электронов по электронным слоям атома элемента, расположенного в 3-м периоде, IV А группы соответствует ряд чисел.
1) 2,4 2) 2,8,4 3) 2,8,8,3 4) 2,8,6                                                                                               

Вопрос 8

Наименьшее значение степени окисления углерод имеет в соединении
1) СО2 2) Na2CO3 3) СН4 4) СО

Вопрос 9 Кислотным оксидом является каждое из двух веществ:
1) СО, SO2 2) ZnO, P2O5 3) N2О, SiO2 4) СО2, SiO2
