
§1. ОБЩАЯ ХАРАКТЕРИСТИКА ЭЛЕМЕНТОВ УА-ГРУППЫ

')гу группу составляют элементы азот Ы, фосфор Р. мышьяк Аз, сурьма 5Ь, висмут 
М| ' (нектроииая конфигурация валентного уровня атомов пБ'пр'. Элементы УА-группы об- 
|щ т о т  соединения в степенях окисления (+3) м (+5). некоторые элементы (N1, Р) имеют так- 
1111' |ру| не степени окисления, в том числе и отрицательную (—3). Азот — трстнП по элск- 
фошрицэтслыюстн неметалл (после фтора и кислорода), фосфор и мышьяк — неметаллы.
| \ |м,м11 — типичный амфотерный элемент, а у висмута преобладают металлические свойства.

высшая степень окисления у висмута неустойчива, и соединения внсмута(У), напри
мер иисмутат натрия. проявляют сильные окислительные свойства:

ЫаВЮлт) + 6Н+ + 2е = В13+ + N8* + ЗН:0

В большинстве соединении элементов УА-группы связи ковалентные, даже в таких, 
ын; оксид-хлорид висмута В1(С1)0.

Агрегатное состояние. В свободном состоянии азот N2 — газ. а простые вещества 
III' 1 альпых элементов твердые. При нагревании они довольно активны (кроме 1М:). реагируют 
1 кислородом, галогенами и серой, а Р и Аз также и с металлами, окисляются азотной кисло-



той (кроме N2). В ряду напряжений ме талл висмут стоит после водорода и не реагирует с 
кнелотамп-неокнелптелямп.

Водородные соединешш элементов УА-группы — аммиак №1з, фосфип РН3, арсии 
АзЫз и епшбин ЗЬНз газообразны при комнатной темперйуре. обладают невысокой устойчи
востью и уже при небольшом нагревании разлагаются (кроме ЫНз). По химическим свой
ствам они восстановители. Фосфпн РН3 и особенно аммиак ЫНз образуют сложные катионы
— фосфоний РН'1'1' и аммоний ЫН4 .

Элементы УА-группы образуют два ряда кислородных соединений — оксиды Э20з и 
Э2О5. В качестве гидроксидов им соответствуют кислоты (для N. Р и А5), амфотермые гидра
тированные оксиды (5Ь) пли основания (для В1+3, в орто- и мета-форме). Все кислоты, за ис
ключением НЫОз — слабые электролиты в водном растворе.

§2. А Ю Г

В соединениях азот проявляет все степени окисления от (-3) до (+5) (см. схему ниже). 
Рассмотрим наиболее подробно соединешш М-3, ЬТ'3 и ЬГ3.
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В свободном состоянии азот Ы2 — бесцветный газ без вкуса и запаха, главная состав
ная часть воздуха: содержание в воздухе 78,09% (по объему) и 75,52% (по массе). В молеку
ле N2 химическая ковалентная (неполярная) связь, тройная (Ы=Ы), очень устойчивая и корот
кая (Есв = 945 кДж/моль, /св =110 пм); этим объясняется химическая инертность азота при 
обычных условиях н в отсутствие катализаторов. В воде азот очень мало растворим (15,4 
мл/1 л Н2О при 20 °С).

При комнатной темперагуре N2 реагирует только с литием (во влажной атмосфере), образуя 
нитрид лития 1л 31М; нитриды других элементов синтезируют при сильном нагревании, на
пример такие, как М ц з^  и ВЫ. Пассивность газообразного азота используют для создания 
инертной атмосферы при проведении химических реакции между веществами, чувстви
тельными к кислороду.



И промышленности азотЫл получают при фракционной дистилляции жидкого возду- 
'| | Iч мкшрсмеппо получают кислород) пли удалением кислорода ш  воздуха химическим пу- 
п м например по реакции 2С(кокс) + Од = 2СО при нагревании. В этих случаях получают 
| нм содержащий примеси благородных газов (главным образом аргона).

1! лаборатории небольшие количества химически чистого азота можно получить по 
|и 11I Iи111 коммутации при умеренном нагревании нитрита аммония

N ^ N 0 :  = N2 + 2Ы:0

и 1м при сливании горячих насыщенных растворов хлорида аммония и нитрита калия:
I +5

N ^ 0 1  + К1М0: = Н>" Т + 2Н:0  + КС1

В природе азот — семнадцатый по химической распространенности элемент: помимо 
|н111\'\а. встречается (редко) в связанном состоянии в виде селитры — патронной ЫаЬЮз или 
Мининой КЫОз: ои содержится во всех организмах, является элементом органогеном (со- 
| шпили часть белковых тел, входит в состав гемоглобина, нуклеиновых кислот и т.д.).

Аммиак N111 — бесцветный газ с резким характерным запа\ом. значительно легче 
пн | 1\ \а. Очень хорошо растворим в воде (700 л/1 л 1ЬО при 20 °С).

11алнчне у атома азота в молекуле N1-1 з догюрной пары электронов на хр '-гибридной 
припиши обусловливает характерную реакцию присоединения катиона водорода, при этом 
ниричустся катион аммония (например. Ы11з + НС1 =Ы1-ЦС1).

При растворении в воде аммиак присоединяет молекулу воды за счет водородной свя- 
н| I' образованием гидрата аммиака ЫЫз • Н;0 , который в растворе играет роль слабого осно- 
ппмин

ЫНз + ЬЬО = N143 ■ 1ЬО <-> N1-1,/ + 01-Г, рН > 7, среда слабо щелочная

В 1М растворе аммиака при комнатной температуре содержится всего 0,4% ионов 
N11.|' и ОН- . Это говорит о том, что водный раствор аммиака является слабым электролп- 
|им. Разбавленный раствор аммиака (3— 10%) часто называют нашатырным спиртом (назва
ние придумано алхимиками) и используется в медицинской практике, а концентрированный 
111н шор (18.5— 25%-ный) — аммиачной водой (выпускается промышленностью).

При добавлении кислот к водному раствору аммиака образуются соответствующие 
|мчи аммония (средние — для сильных кислот, кислые — для слабых кислот):

ЫН3 • ЬЬО + НЫОз = N ^ N 0 3  + 1-ЬО

2(ЫН3 • 1-ЬО) + Н3РО4 = (ЫН^НРО, + 2Н:0  

Соли аммония в водном растворе подвергаются гидролизу:

N1-1.1 ЫОз = N Н / + N03”  ( гидролиз по катиону -  К.1+)



N11' + МзО = ЫНз • 1ЬО + Н ', рЫ < 7, среда кислая

Аммиак проявляет восстановительные свойства за счет N 3:

2(Ы113 • Н30 )  + 601-Г - 6е_ =  N2? + 81ЬО 

2 Ы Н /-6 е _  = Ы,Т + 8Н+

причем более активное выделение азота наблюдается в щелочной среде.

При взаимодействии е типичными металлами аммиак становится окислителем за счет
II*'

2Ш )  + 2Ыа = 2Ы аШ а + Н2

Продукты таких реакции содержат амид-ион N11; ; известен также нмнд лития и^ЫИ.

В атмосфере чистого кислорода аммиак сгорает с образованием азота:

4 Щ  + 30 : = 2Ы2 + 6Н20  

однако в присутствии катализатора (Р1 + КИ) образуется моноокенд азота:

4КН3 + 5 0 : = 4М0 + 6Н:0  

(эта реакция лежит в основе промышленного способа получения азотной кислоты).

В лаборатории для получения небольших количеств аммиака либо кипятят его водный 
раствор, либо термически разлагают малоустойчивые соли аммония:

(N11.1)2 IIРО.) = №1] + № Ц(Н;РО.|)

2 Ш 4С 1 + Са(ОН)2 = 2ЫН3 + СаС 1, + 21ЬО

(N114)2504 = N113 + N114(11504»

Две соли аммония — нитрит М ЦЧО2 н ннтраг NН4NОз разлагаются иначе: N ^ N 0 :  
дает азот N2 (уравнение см. выше), а N1 |4ЫОз дает оксид диазога N20  (т. е. N=N=0) и вод}’. 
Напишите уравнение реакций.

В промышленности аммиак получают по обратимой реакции с катализатором 
Ре/АЬОз:

N2 + 31-Ь <=> 2№13 + е

В соответствии с принципом Лс-Шагелье увеличение выхода аммиака должно проис
ходить при повышении давления и понижении температуры. Однако скорость реакции при 
низких температурах очень мала, поэтому температуру поддерживают в интервале 450—500 
°С, достигая 15%-ного выхода аммиака Ненрореагировавшие N2 и Н2 возвращают в реактор 
и тем самым увеличивают степень протекания реакции.



Аммиак — важнейшее сырье для производства всех остальных соединений азота.
....... . пт) солей аммония и азотной кислоты, а из них — удобрений, взрывчатых веществ.
|-|ии нкней н др.

§3. Краткая характеристика оксидов азота.

М;() — оксид диазота, (несолеобразугашпй оксид) бесцветный газ с приятным запа- 
.им («псссляшиЛ газ»), образуется при термическом разложении ЫЩЬЮ] (см. выше); обла- 
||Н I наркотическим действием, в смеси с кислородом используют для наркоза. При малых 

I минем фациях ЬЬО вызывает чувство опьянения, вдыхание чистого ЬЬО быстро вызывает 
н 1|||.ип1чсское состояние, а затем удушье. Механизм действия неизвестен.

N0  — монопкенд азота (несолеобразуюший), бесцветный газ, практически не рас- 
пн1|м|| |0 | и воде, реагирует с кислородом (продукт —  N0:). образуется при взаимодействии 
|щ т.ш киной азотной кислоты с диоксидом ссры. а в природе — при грозовых разрядах (N2
1 | ' • 2Ы0 ). является промежуточным продуктом в промышленном синтезе азотной кпе-
ПИ1.1 и I аммиака:

— триоксид диазота, (солеобразующнп оксид) при низких температурах —  
и мни синяя жидкость, разлагается выше 0°С на N 0  и N 0 ;, на холоду при взаимодействии с 
пиши образует азотистую кислоту НЬЮ; (напишите уравнение реакции).

N(>2 — диоксид азота, бурый газ с характерным запахом, очень ядовит, при охла- 
| 1*111111 дпмеризуется (продукт — бесцветный жпдкпй (ЬЬО.)): при взаимодействии с водой 

и|||1л |уст 11>-Юз и N 0, а со щелочами —  соответствующие нитриты и нитраты, поэтому дан
ный оксид соответствует как 1ПМ0:. так и НЬЮ}. Данный оксид является промежуточным 
при |\ки>м при синтезе азотной кислоты в промышленности:

N^05 — пентаокенд диазота. бесцветное твердое вещество, термически неустойчн- 
111И' ( N  >Оч -  4И 0: + О:), при взанмодсйствнп с водой образует НЬЮз. Т е. является ангид-
|М1 И )М Л !ОП 1011 КИСЛОТЫ.

Азотная кислота НЬЮэ — важнейшее кислородсодержащее соединение азота. При 
ипмчпмх условиях НЫОз — бесцветная жидкость, неограниченно смешивающаяся с водой.
I пнцепгрировапная (дымящая) азотная кислота при хранении на свет}' окрашивается в бу- 
1>м|| цист из-за разложения до N0; (а также О: н 1Ь0).

\  <отнал кислота НМОз достаточно сильный окислитель; продуктами восстановления 
ни’шинся одновременно N 0:, N 0:” . N0, ЬЬО, N2 и ЫН4+. причем доля продуктов с низкими
1 и иепимн окисления азота возрастает по мере разбавления кислоты, на состав продуктов 
мине I сила восстановителя. [Вот почему условно будем считать, что НЫО^копц ) переходит 
Н11-1 1а и N0:. 11ЫОз(разб ) —  в N 0 н 11ЫОз(очень разб.) — в ЫЩИОз, если конкретный про- 
1М) I не указан в задании 1 Схема взаимодействия азотной кислоты с металлами представлена 

1111 1ЛСМ С I .



Полуреакцпн восстановления азотной кислоты:

ЫОз + 2Н+(конц.) + I е“  = ЫОлТ + Н2О 

Ы03“  + 4Н+(разб.) + Зе_ = N01 + 21N0 

№>3_ + 10Н+(оч. разб.) + 8е_ = ЫН4+ + 31 ЬО

С азотной кислотой реагируют все металлы, кроме Аи п Р1. Концентрированная 1М 03 
пассивирует А1. Со, Сг, Ре и РЬ.

Схема 1. Особенности взаимодействия ЬМ 03 с металлами различной активности

В отличие от 1ГЫОз ее соли — нитраты —  в щелочной среде почти не проявляют 
окислительных свойств, что объясняется симметричным строением нона ЫОз' (треугольная 
форма вследствие л/г-гнбршшзации атомных орбиталей азота).

Все нитраты термически неустойчивы и при нагревании разлагаются, продукты раз
ложения определяют по положению металла в ряду напряжений (см. приложение 2 ):

(левее М§) 2NаN03 = 2NаN0^ + О:

(М3 — Си) 4Сг(ЫОз)з = 2Сг:Оз+ 12ЖЬ + 30 2

(правее Си) Н°(ЫОзЬ = Нг + + 0 3

Поэтому все нитраты при сплавлении проявляют сильное окислительное действие 
(выделение атомарного кислорода Оц).

Смесь 1-М03(коиц.) и НСЦконц.) —  «царская водка» — содержит очень сильный 
окислитель — атомарный хлор С1"

НЫ03(конц.) + ЗНСЦконц.) <=> ЫО| + ЗС1°Т + 21-ЬО



1а счет яого смесь окисляет самые благородные металлы — золото п платину:

Ли | 11ЫОз (копц.) + 4НС1(конц.) = Н[АиС14] + N 0? + 21ЬО 

ИМ + 4 Н Ш з (конц.) + 18НС1(конц.) = ЗН:[Р(С1г,1 + 4Ы 0| + 8Н:0  

Н'птшии комплексных продуктов этих реакций:

11|ЛчСи] — теграхлороаурат(Ш) водорода

11 [1’1С1й] — гексахлороплатннат(1У) водорода.

II м|п1М1,ш1ленности азотную кислоту синтезируют в три стадии:

и) каталитическое окисление аммиака до монооксида азота N 0  (см. выше); 

о> окисление N 0  кислородом до диоксида азота N 0::

'ЫО + О ^ г Ы О :

и) дпсмугацпя N 0; в горячей воде (или разбавленной азотной кислоте):

1|МО; -I- 1Ь0 = 2НЫОз + N01

Мопооксид азота N 0  возвращают в стадию (б), получают концентрированную азот- 
1Шм шип ту (60%-ную).

Л пиная кислота — один из важнейших продуктов химической промышленности.
| Инин !>% производимой кислоты используется для выработки удобрений, кроме того, она 
|ни 'ш цг геи на получение нитратов и различных органических нтггросоедннений.

Л юшые удобрения содержат азот в качестве основного гпггательного элемента. Глав-
III и нн п.1 азотных удобрений:

жидкий аммиак№ 1з смесь (ЫН-О’БО.) н Ы Н^Оз

мочевина (N112)200 смесь N1 ^N0^ и СаСОз

| ум.фат аммония (N1-14)2504 селитры ЫаЫОз, КИОз, Са(ЫОз)2

1*|и гения усваивают азот в форме нитрат-ионов N03  - поэтому аммиак, катион аммо
нии н мочевина сначала переводятся почвенными бактериями ноны ЫОз .

11п сравнению с углеродом, водородом и кислородом азот N является не столь упнвер-
■ II МММ органогенным элементом. Поэтому и его массовая доля в организме значительно ниже. 

' мн |н ичодит в состав углеводов, жиров (триглицеридов). Однако он является обязательным 
НММНП1Пт о м  таких биологически важных веществ, как аминокислоты, белки, нуклеиновые 
||||1 ним Люмы азота входят в состав большинства витаминов и гормонов.

| ргди неорганических соединений азота, участвующих в обмене веществ, следует ука- 
щ пммшт N11з. нптроксильнып радикал N 0 . попы аммония Ы1-Г+. ннтраг-попы N 0;.



Относительно шгграгг-понов N 0, следует отмен пь, что они попадают в организм с рас

тительной пищей и в больших дозах — более 5 мг на 1 кг массы тела — оказывают токсическое 
действие, проявлениями которого являются огек легких, кашель, острая сердечно-сосудистая 
недостаточность и др.

§4. ФОСФОР

В соединениях фосфор проявляет степени окисления от (-111) до (+V), главной из ко
торых является особенно устойчивая степень окисления (+У) (рис. 16). Рассмотрим важней
шие соединения фосфора.

•V 

•III - 

+0- 

-III-

- рг05, Н3РО„, Р02‘. Ыа/04, Ма2НР04, МаНгРО,, РР5, РС15, РС1-,0, Р2Н5 

‘ Р2̂з- рС13, Р25э

' Р <Р 4' р „)

РНЭ, №.,Р. Мд3Рг, А1Р

Рис. 16

Известно несколько аллотропных форм фосфора в свободном виде: белый фосфор Р4, 
красный фосфор Рп и др. Белый фосфор Р4 значительно активнее полимерного красного 
фосфора: так, температура вспышки белого фосфора 34 °С (часто самовозгорается на возду
хе), а красного фосфора 240 °С. [Далее в уравнениях реакций фосфор будем записывать про
сто Р ]

Фосфор сгорает при недостатке кислорода с образованием оксида Р:Оз, при избытке 
кислорода — оксида Р2О 5 . Концентрированной азотной кислотой фосфор переводится в ор- 
тофос-форную КИСЛОТ)' Н3РО4:

Р + 511ЫОз(коиц.) = НзРО., + 5ЫО:Т + Н30

С фтором, хлором и серой, подобно кислороду, фосфор также образуе т два ряда со
единений — РРэ, РС1з, Р:5з и РР5, РС15, Р3З5, которые легко гидролизуются даже во влажном 
воздухе.

Взаимодействие фосфора с металлами приводит к образованию фосфидов, например 
МезР: н № 3Р, которые можно считать производными водородного соединения фосфора — 
фосфина РНз- В фосфпне и фосфидах степень окисления фосфора равна (— III). Фосфиды 
подвергаются необратимому гидролизу:

МезР: + 611;. О = 2Р11з1 + М§(ОНЫ



Ими фмн и фосфиды являются сильными восстановителями:

14 I. I 20 ; = МзР04

Ми,Г I 101 МСЫконц.) = №Н:РСХ| + 8ЫО:1 + 4Н ;0 + 2ЫаИОз

II промышленности фосфор получают т  природных ортофосфатов при 800— 1000 °С 
| н|шм1 гм нпсм кокса (как восстановителя) и песка (для связывания летучего СаО):

( П|(1’0.|); + 5С(кокс) + 38Ю: = 2Р + 5СО + ЗСаЗЮз

11мр фосфора (имеет состав Р4) охлаждением конденсируют в твердый белый фосфор.
I |1Ф ими фосфор (Рп) получают расплавлением белого фосфора без досту па воздуха: в завн-

........ . 01 условий степень полимеризации п может быть различной. Белый фосфор хранят
пи      красный фосфор— в закрытых банках. Белый фосфор чрезвычайно ядовит.

И природе фосфор — 13-й по химической распространенности элемент, встречается 
Н11|.|><| н связанном виде: важнейшие минералы: фосфорит ЗС’ад<Р04Ь ■ Са(ОН): и апатит 
П н,)!’! Са(С1, Р)2.

Фосфор —  жизненно важный элемент для всех организмов, относится к элементам 
н|н шин спим.

11спкюкснд дифосфора Р ;0 ; — кислотный оксид, который энергично взанмодейству-
■ I I милой, образуя послсдова телыю метафосфориую НРОз_ днфосфорную Н4Р;07  и орто- 
11111, фмрпую кислоту П3РО4. Оксид Р3О5 — активное водопоглошаюшее средство, пспользуе-
ч,,| кик осушитель (более эффективный, чем серная кислота).

( >ртофосфорная кислота НзР04 при комнатной температуре — белое твердое веще- 
| нм, ( )чспь хорошо растворяется в воде (548 г/100 г ЬЬО) В водном растворе —  слабая кис-
II,щ

11рп ступенчатой нейтрализации ортофосфорной кислоты образуются се соли — ор- 
II,фосфаты кислые соли, содержащие анноны 1-ЬР04~ и 11Р04 . и средине с анионом 
г о /  (последние только для реакций со щелочами, но не с гидратов аммиака). Ортофосфаты 
нм И1МП1.1Х металлов (№ зР04 Ыа’НР04 п Ыа1 1?Р04) и п о ч т  все дигпдрооргофосфаты, па 
пример Са(М;Р0 4 Ь. хорошо растворимы в воде, остальные ортофосфаты выпадают из водно- 
м| рис тора в осадок.

Растворимые средине ортофосфаты и гплроортофосфать подвергаются гидролизу (в
< >■ I н.шеи степени — средние соли):

Р043_+ Н :0  «  НР04:_+ 01-Г, рН > 7

НРО.Г + Н:0  О  Н2РО.Г + ОН- , рН > 7

а лнгидроортофосфаты диссоциируют, создавая в растворе кислотную среду:

112Р0 4 »  Н Р0 4- +  Н+.  рН <  7



Вследствие устойчивости состояния Р' фосфорные кислоты и соли окислительными 
свойствами не обладают.

В промышленности кислот}' Н3РО.1 получают из природных фосфатов например:

Са3(Р 04)2 + ЗН25 0 4конц., гор.) = 2113Р04 + ЗСа504|

Фос(|и)рные удобрения содержат фосфор в качестве основного питательного элемента, 
называются они суперфосфатами. Различают простой и двойной суперфосфаты.

Простой суперфосфат получается при вскрытии фосфоритных руд холодной концен
трированной серной кислотой, он содержит днпцроортофосфат и сульфат кальция:

Са3(Р04), + 21-Ь504 = Са(Н:Р 0 4): + 2С а504

Двойной суперфосфат получается при вскрытии фосфоритных руд концентрирован
ной ортофосфорной кислотой:

Са3(Р04)2 + 4Н3РО4 = ЗСа(М2Р 0 4):

Он содержит тайке примесь СаНР04. Суперфосфат, внесенный в почву, легко усваи
вается растениями.


