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Общая характеристика группы

N – азот. Степени окисления: 
-3;(-2;-1;) 0; +1; +2; +3; +4; +5

P – фосфор. Степени окисления: 
-3;             0; +1;         +3;       +5

As – мышьяк. Степени окисления:  
-3;          0;               +3;           +5

Sb – сурьма. Степени окисления: -
(-3;)          0;               +3;        +5

Bi – висмут. Степени окисления: -
(-3;)          0;               +3;      (+5 )

0,74 3,07

R , Å Полинг

2,19

2,18

1,82

1,67

1,10

1,40

1,61

1,86

П(O) = 3,44 П(H) = 2,20



Общая характеристика группы

ns2   np3

↑↓ ↑ 
↑↓

↑ ↑ ↑
↑↓

↑    ↑ 
↑ ↑ ↑

↑

Валентность IN

P

As

Sb

Bi

Валентность III

Валентность V

АЗОТ: + Донорно-акцепторный механизм 



Общая характеристика группы

Окислительно-восстановительные свойства

10 KBiO3 + 4MnSO4 + 14H2SO4 = 4KMnO4 + 5Bi2(SO4)3 + 3K2SO4 + 14H2O

-1

-0,5

0

0,5

1

1,5

2

N P As Sb Bi

Э(V)→Э(III)

Э(III)→Э(0)

Э0 →Э(-3)



Общая характеристика группы

Кислотно-основные свойства

H2Э NH3 PH3 AsH3 SbH3 BiH3

pKb 5 Не проявляют к-о свойств в водных растворах

К-та HNO2 H3PO3 HAsO2 HSbO2 Bi(OH)3

Св-ва pKa1= 3,29 pKa1= 1,5 pKa1= 9,22 pKa1= 11 pKb= 11,5

К-та HNO3 H3PO4 H3AsO4 H3SbO4 “HBiO3”

Св-ва pKa1= -1,43 pKa1= 2,14 pKa1= 2,26 pKa1= 4,4

H3PO2:
pKa1= 1,1



Общая характеристика группы

Э = P, As, Sb, Bi

• Возрастание металлических свойств

• Увеличение окислительных свойств в ряду Э(+5); 

соединения Bi5+ - сильные окислители

• Увеличение восстановительных свойств в ряду Э(-3).



Распространенность в природе и 
изотопы

14N – 99,64% 15N – 0,36%
Место

13 – P

24 – N

45 – As

65 – Sb

66 – Bi

31P – 100% 

75As – 100% 

32P : τ½ = 14 дней 
33S + 0n —> 32P + 1p

32P  —> 32S + e
Медицина, биология

121Sb – 57,25% 123Sb – 42,75%

209Bi – 100%

212Bi / 213Bi
Терапия рака
α-излучатели

212Bi —> 208Pb + α + β-

213Bi —> 209Bi + α + 2β-

τ½ = 1019 лет 

τ½ = 60 мин

τ½ = 45 мин



Распространенность в природе

N2 – атмосфера

24 место в земной коре, 4 место в Солнечной системе

Гумус

NH4Cl
Нашатырь

NaNO3

Чилийская, 
натронная, 
натриевая

селитра

KNO3

Калиевая
селитра



Распространенность в природе

Содержание фосфора в земной коре — 800 г/т ( 0,08%)

Ca5(PO4)3 (F,Cl,OH)
Апатит

~ 190 минералов

гидроксоапатит — Ca10(PO4)6(OH)2

фторапатит — Ca10(PO4)6(F)2

хлорапатит — Ca10(PO4)6(Cl)2

Fe3(PO4)2 × 8H2O
Виванит



Распространенность в природе

Содержание мышьяка в земной коре — 5 г/т (5×10-4 %)

As2S3

Аурипигмент

~ 200 минералов

FeAsS
Арсенопирит

As
Самородный

AsS
Реальгар

FeAsO4

СкородитFeAs2

Лелингит



Распространенность в природе

Содержание сурьмы в земной коре — 0,4 г/т (4×10-5 %)

Sb2S3

Антимонит, стибнит

Pb4FeSb6S14 

Джемсонит

Sb2O3

Валентинит
Sb2O4

Сервантит

PbCuSbS3

Бурнонит
Pb5Sb4S11

Буланжерит



Распространенность в природе

Содержание висмута в земной коре —0,2 г/т (2×10-5 %)

Bi2S3

Висмутин

CuPbBiS3

Айкенит

Bi2O3

Бисмит
Cu3BiS3

Виттихенит

Bi
Искусственный                Самородный

Pb2Bi2S5

Козалит



Филология и история

Пниктоген (от греч. «пниго (πνῑ́γω)» – удушающий)

Азот (Nitrogenium, от греч. «азотос (ἄζωτος) » — безжизненный)

Фосфор (Phosphorus, от греч. «φῶς — свет и φέρω — несу; φωσφόρος — светоносный»)

Мышьяк (Arsenicum , от греч. «аурсеников (ἀρσενικόν)»  – мужской, по цвету  As2S3, 

рус. от слова «мышь» - отрава от мышей и крыс )

Сурьма (Stibium, от греч. «стиби (στίμμι и στίβι)». Лат. Аntimonium - XII—XIV вв. н. э.

рус. «сурьма» от тат. «sürmä» - порошок для чернения бровей)

Висмут (Bismuthum, от герм. «weisse Masse» – белая масса)



Филология и история

Генри Кавендиш 
(Англия)

Пропускали воздух через раскаленный уголь, а 
затем через раствор щелочи для поглощения 

углекислоты. 

Мефитический воздух 
(Air mephitic от латинского «mephitis» -

удушливое или вредное испарение земли).

Даниель Рутерфорд
(Англия)

1772 г

Карл Шееле
(Швеция) 

«Испорченный воздухом" 
(Verdorbene Luft)

"О фиксируемом воздухе, называемом 
иначе удушливым"

Джозеф Пристли
(Англия) 



Филология и история

При нагревании смеси белого песка и выпаренной 
мочи получил светящееся в темноте вещество, 
названное сначала «холодным огнём». 

1669 г

Хеннинг Бранд
(Германия) 

В ХII в. некто Алхид Бехиль получил при
перегонке мочи с глиной и известью
вещество, названное им "эскарбукль"

Светящиеся камни - фосфора

1680 г

Иоганн Кункель и Крафт 
(Германия)

Роберт Бойль
(Англия)

Крафта

1856 - Guano Islands Act



Филология и история

В III-II тысячелетиях до н. э. уже умели получать сплавы 
меди с 4-5% мышьяка. 

В I в. Диоскорид описал обжигание аурипигмента и 
образующийся при этом продукт - белый мышьяк (Аs2O3). 

В алхимический период развития химии считалось
неоспоримым, что арсеник (Arsenik) имеет
сернистую природу, а так как сера (Sulphur)
почиталась "отцом металлов", то и арсенику
приписывали мужские свойства.

Обычно открытие  элементарного 
мышьяка приписывается

Альберту Великому 
(ХIII в.). 



Филология и история

Сурьма известна с глубокой древности. В странах Востока 
она использовалась примерно за 3000 лет до н. э. для 
изготовления сосудов. 

В Древнем Египте уже в XIX в. до н. э. порошок сурьмяного 
блеска (природный Sb2S3) под 
названием mesten или stem применялся для чернения 
бровей. 

Василий Валентин
(Германия) 

1604 г

Подробное описание свойств и способов 
получения сурьмы и её соединений Antimonium - "антимонахий".



Филология и история

до XVIII в. Bi путали со свинцом, оловом и сурьмой

Василий Валентин Парацельс Георг Агрикола Руланд





Азот:

Тпл. = -209,9 оС (63,29 К)

Ткип. = -195,75оС (77,4 К)

ρ (г/см3) = 0,808 (жид.) 1,25×10-3 (г.)

↑   ↑ ↑
↑↓

2s2   2p3

Характеристика элемента



Характеристика элемента

Степени окисления       

+5 +4 +3 +2 +1 0 -1 -2 -3  

Х

Стабильная ст. окисления: 0

Окислительно-восстановительные свойства

Восстановитель

pH = 0

Окислитель

pH = 14



Химия элементов

Степени окисления       

+5 +4 +3 +2 +1 0 -1 -2 -3  

Кислотно-основные свойства

Кислотные свойства

NH3 Кb =  1.8×10 -5

N2H4 Кb =  1.7×10 -6 Кb2 =  6.3×10 -16

NH2OH Кb1 =  1.1×10 -8 Ка =  1.1×10 -14

HNO2 Кa =  5.1×10 -4

HNO3 Кa ≈ 27

Основные свойстваНесолеобр.



Простое вещество. Диазот.

Азот:

Растворимость: плохо растворим в воде

Получение:
NH4Cl + NaNO2 = N2 + NaCl + 2H2O (T, в р-ре)
NH4NO2 = N2 + 2H2O (нагрев)

Тройная связь  Е = 940 кДж/моль, низкая поляризуемость. 
Энергия связи C-C, 346 кДж/моль, N-N, 167 кДж/моль



Связывание азота:

N2 = 2N  K298 = 10-120 (!!!)

N2 + 6Li = 2Li3N при комнатной Т, нитриды

N2 + 3Mg = Mg3N2 при нагревании

N2 + O2 = 2NO большие затраты энергии (молния)

N2 + 3H2 = 2NH3

процесс Габера: rH< 0, P,T,катализатор, 

В природе – фермент нитрогеназа (150 млн. тонн в год)

Простое вещество. Диазот.



Водородные соединения азота

• -3: NH3 – аммиак

• -2: N2H4 – гидразин

• -1: NH2OH – гидроксиламин

• -1/3: HN3 – азотистоводородная кислота



Получение:

NH3:

Промышленность: 

N2 + 3H2 = 2NH3

процесс Габера: 350 атм., 500 оС, (Fe/Al2O3/K2O)

~ 180 млн.т в год.

«Открытия Габера – сказал в своей речи при презентации А.Г. Экстранд, член

Шведской королевской академии наук – представляются чрезвычайно

важными для сельского хозяйства и процветания человечества».

Лабораторный:

NH4Clконц + NaOHтв = NH3↑ + NaCl + H2O

Для получения безводного перегоняют над щелочью

Водородные соединения азота

Нобелевская премия «за синтез аммиака
из составляющих его элементов».

(1918 год)



Получение:

N2H4:

2NH3 + NaClO = N2H4 + NaCl + H2O

(В щелочном растворе желатина!)

2NH3 + H2O2 = N2H4 + 2H2O

Метод Байера, ацетон, реже

NH2OH:

Электрохимическое восстановление разбавленных растворов

атомарным водородом на свинцовом катоде

HNO3 + 6H∙ = NH2OH + 2H2O

Водородные соединения азота



Свойства:

3N2H4 = 4NH3 + N2 (кинетически инертен, разл. при Т)

3NH2OH = NH3 + N2 + 3H2O (легко разлагается при Т)

Водородные соединения азота

Тпл Ткип Растворимость fG
0

NH3 -78oC -33oC Отл. (1:700) <0

N2H4 +2oC +114oC Хор. > 0

NH2OH +33oC Разл. Хор. > 0



Кислотно-основные свойства:
• NH3 + H2O = NH4

+ + OH- Kb = 1,8.10-5

• N2H4 + H2O = N2H5
+ + OH- Kb = 10-6

• N2H5
+ + H2O = N2H6

2+ +OH- Kb = 10-15

• NH2OH + H2O = NH3OH+ +OH- Kb = 10-8

[NH4]Cl – хлорид аммония
[N2H5]Cl – хлорид гидразиния
[N2H6]Cl2 – дихлорид гидразиния
[NH3OH]Cl – хлорид гидроксиламиния

Водородные соединения азота



Водородные соединения азота

Гидролиз солей

Уравнение Kh pH

NH4
+ + H2O = NH3 + H3O+ 10-9 <7

N2H5
+ + H2O = N2H4 + H3O+ 10-8 <7

N2H6
2+ + H2O =N2H5

+ + H3O+ 10 1 <7

NH3OH+ +H2O = NH2OH + H3O+ 10-6 <7



Водородные соединения азота

Самоионизация

2NH3 ж = NH4
+ + NH2

- K = 10-33

2N2H4 ж = N2H5
+ + N2H3

- K = 10-25

Соли NaNH2 (амид), NaN2H3 (гидразинид) в

воде полностью гидролизуются.

Аналогично для Li2NH (имид), Li3N (нитрид).

Naтв + NH3 ж = NaNH2 + ½H2 (катализатор Fe)



Нитриды

• Ионные 
Li3N, Mg3N2, Cu3N, Zn3N2

Полностью гидролизуются водой
Li3N + H2O = 3LiOH + NH3

• Ковалентные Si3N4, Ge3N4, в том числе со структурой 
алмаза AlN, GaN

Инертные, термически стабильные

• Металлоподобные TiN, CrN, Cr2N, Fe4N
Инертные, тугоплавкие, твердые
Катализаторы, полупроводники, конст. материалы 



Водородные соединения азота

Получение:

НИТРИДЫ: 

Al + NH3 = AlN + 3/2H2 (600oC)

2Al + N2 = 2AlN (1000oC)

АМИДЫ: 

Naтв + NH3 ж = NaNH2 + 1/2H2 (катализатор Fe)

ГИДРАЗИНИДЫ: 

Naтв + N2H4 ж = NaN2H3 + 1/2H2



Водородные соединения азота

Окислительно-восстановительные свойства

NH3 – слабый восстановитель

8NH3 + 3Br2 = 6NH4Br + N2

3CuOтв + 2NH3 г = 3Cu + N2 + 3H2O (при T)

4NH3 + 3O2 = 2N2 + 6H2O (без катализатора)

4NH3 + 5O2 = 4NO + 6H2O (с катализатором)



Водородные соединения азота

Окислительно-восстановительные свойства
N2H4
fG

0 >0, стабилен, т.к. кинетически инертен; 
хороший восстановитель:
pH=0: N2 + 5H+ + 4e- = N2H5

+ E = -0,23 B
pH=14: N2 + 4H2O +2e- = N2H4 +4OH- E = -1,16 B

N2H4 + 2I2 = N2 + 4HI
N2H5

+ + 4Fe3+ = N2 + 4Fe2+ + 5H+

N2H4 + O2 =  N2 + 2H2O (алкилгидразины - ракетное топливо)

РЕДКО – ОКИСЛИТЕЛЬ (может быть восстановлен до NH4
+

восстановителями Ti3+, Sn2+

N2H5Cl + SnCl2 + 3HCl= 2NH4Cl + SnCl4



Водородные соединения азота

Окислительно-восстановительные свойства

NH2OH

fG
0 >0, легко разлагается, 

чаще всего восстановитель
3NH2OH = NH3 + N2 + 3H2O (хранят при охлаждении)

2NH2OH +I2 = N2 + 2H2O + 2HI

редко окислитель:
2NH2OH + 4FeSO4 + 3H2SO4 = 2Fe2(SO4)3 + (NH4)2SO4 + 2H2O



Водородные соединения азота

Термолиз солей аммония:
Соли кислот не окислителей
HX (X = Cl, Br, I), H2CO3, H3PO4

(NH4)2CO3 = CO2 + 2NH3 +2H2O
NH4H2PO4 = NH3 + H3PO4

Соли кислот окислителей
(NH4)2Cr2O7 = Cr2O3 + N2 + 4H2O
2(NH4)2CrO4 = Cr2O3 + N2 + 2NH3 + 5H2O

NH4NO2 = N2 + 2H2O
NH4NO3 = N2O + 2H2O

(NH4)2SO4 = NH3 + NH4HSO4

3NH4HSO4 = N2 + NH3 + 3SO2 + 6H2O

«возгонка» NH4Cl



Водородные соединения азота

Комплексные соединения:
Cr3+, Al3+, Sn4+, Sn2+ большее сродство к O, чем к N
Fe3+ + 3NH3 + 3H2O = Fe(OH)3 + 3NH4

+

Cu2+, Ni2+, Co2+, Pd2+, Pt2+, Pt4+ большее сродство к N, чем к O
Cu2+ + 2NH3 + 2H2O = Cu(OH)2 + 2NH4

+

Cu(OH)2 + 4NH3 = [Cu(NH3)4]2+ + 2OH-

2K2PtCl4 + 2N2H6SO4 = [Pt2(N2H4)2Cl4] + 4KCl + 2H2SO4

(осторожный нагрев)

Co(OH)2 Cu(OH)2
[Cu(NH3)4]2+



Кислородные соединения азота

все оксиды азота эндотермичны!!!

+1 +2 +3 +4 +5

Оксид N2O NO N2O3 NO2

N2O4

N2O5

К-та нет нет HNO2 нет HNO3

Соли нет нет NaNO2 нет NaNO3



N2O - монооксид азота, закись азота, «веселящий газ»

Безцветный газ, мало реакц.способен, нерастворим в воде

Получение:

NH4NO3 расплав = N2O + 2H2O (иногда взрыв!)

Свойства:

2N2O = N2 + 2O2

N2O + 2H+ +2e- = N2 + H2O E0 = +1,77B, pH = 0

N2O + H2O + 2e- = N2 + 2OH- E0 = +0,94B, pH = 14
Должен быть сильным окислителем (поддерживает горение), но инертен 

(кинетика)

5N2O + 2P = P2O5 + 5N2 (при нагреве)

Кислородные соединения азота

http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/1/1a/Nitrous-oxide-3D-vdW.png
http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/1/1a/Nitrous-oxide-3D-vdW.png


NO
Безцветный газ, мало реакц.способен, 
нерастворим в воде, парамагнитный, 
тв./ж. – голубого цвета
Получение:

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

А) БИОЛОГИЧЕСКАЯ ФУНКЦИЯ
Образуется in vivo, снижение давления, передача нервных импульсов, 

разрушение микробов
Нобелевская премия 1998 г. по физиологии «За открытие роли оксида 

азота как сигнальной молекулы в регуляции сердечно-сосудистой
системы»

Б) ЭКОЛОГИЯ
2NO = N2 + O2 (Cu+ на цеолите)

Кислородные соединения азота

http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%A4%D0%B0%D0%B9%D0%BB:Nitric-oxide-3D-vdW.png
http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%A4%D0%B0%D0%B9%D0%BB:Nitric-oxide-3D-vdW.png


N2O3

Синяя жидкость (Тпл= -100оС), в газе диссоциирует на NO и NO2

Получение:
NO + NO2 = N2O3 (смесь газов 1:1, холод)

NO + NO2 + H2O = 2HNO2 (смесь газов 1:1)

NO + NO2 +2NaOH = 2NaNO2 + H2O

Кислородные соединения азота

http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/8/89/Dinitrogen-trioxide-3D-vdW.png
http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/8/89/Dinitrogen-trioxide-3D-vdW.png


Свойства:
HNO2 – сильный (и быстрый) окислитель
HNO2 + H+ + e- = NO + H2O E0 = +1,00 B
2КNO2 + 2KI + 2H2SO4 = 2NO + I2 + 2K2SO4 + H2O

HNO2 – восстановитель
HNO3 + 3H+ + 2e- = HNO2 + H2O E0 = +0,94 B
Окисляется MnO4

-, Cr2O7
2- до NO3

-

5KNO2 + 2KMnO4 + 3H2SO4 = 2MnSO4 + 5KNO3 + K2SO4 + 3H2O

Кислородные соединения азота



Донорные свойства:
Нитро- Нитрито-
Mn+ NO2

- Mn+ ONO-

изомеры
[(NH3)5Co(NO2)]Cl2 [(NH3)5Co(ONO)]Cl2

желтый коричневый

Устойчив [(NH3)5Co(H2O)]3+

Н3О+ Н3О+

Кислородные соединения азота



NO2
бурый, реакционноспособный, парамагнитный газ, ядовит

N2O4
бесцветный, диамагнитный, Тпл= -11оС

2NO2 = N2O4 (K = 0,115 при 25оС)

Получение:
Cu + 4HNO3 конц = Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O

Кислородные соединения азота

http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%A4%D0%B0%D0%B9%D0%BB:Nitrogen-dioxide-3D-vdW.png
http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%A4%D0%B0%D0%B9%D0%BB:Nitrogen-dioxide-3D-vdW.png


Диспропорционирование:
2NO2 + H2O = HNO3 + HNO2 (на холоду)

при нагревании, т.к. 
2HNO2 = NO + NO2 + H2O

Получается:

3NO2 + H2O = 2HNO3 + NO (при Т)

2NO2 + 2OH- = NO3
- + NO2

- + H2O (pH7)
3HNO2 = NO3

- + 2NO (pH<7)

Кислородные соединения азота



N2O5
Бесцветный, твердый, неустойчив,
[NO2]+[NO3]-, в газе O2N-O-NO2, 
сильный окислитель 
Получение:
2HNO3 конц + P2O5 = 2HPO3 + N2O5

NO3
- в нейтральной среде не обладает окислительными 

свойствами!
NO3

- + 2H2О + 3e- = NO + 4ОН- E0 = -0,14 B
NO3

- + H2О + e- = NO2 + 2ОН- E0 = -0,86 B

Нитраты – сильные окислители в расплавах
3KNO3 + 2FeCl3 + 10KOH = 2K2FeO4 + 3KNO2 + 5H2O + 6KCl 

Кислородные соединения азота



HNO3 – азотная кислота
Получение:
4NO2 + 2H2O + O2= 4HNO3 (68% азеотроп)

При нагревании разлагается:
4HNO3 конц = 4NO2 + O2 + 2H2O
Сильный окислитель
Окисляет S, P, C, I2 c образованием NO2 и H2SO4, H3PO4, CO2, 
HIO3

5HNO3 + P = H3PO4 + 5NO2 + H2O

Кислородные соединения азота



HNO3 – азотная кислота
Продукты восстановления  HNO3 зависят от C, T, 

восстановителя (почти всегда смесь!!!)

Cu  +   4HNO3 конц = Cu(NO3)2 + 2NO2↑ + 2H2O

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

5Zn  + 12HNO3 (10%) = 5Zn(NO3)2 + N2↑ + 6H2O

4Mg + 10HNO3 разб = 4Mg(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O

В разбавленных растворах конкурирующая реакция:

Mg + 2H+ = Mg2+ + H2↑

В концентрированных (более 60%) растворах:

M+   4HNO3 конц = M(NO3)2 + 2NO2↑ + 2H2O

(M = Mg, Zn, Ni, Cu, Hg и т.д.) 

Кислородные соединения азота



«Царская водка»
HNO3 + 3HCl = NOCl + Cl2 + 3H2O

Сильный окислитель / комплексообразователь

3Pt + 4HNO3 + 18HCl = 3H2[PtCl6] + 4 NO↑ + 8H2O

3Zr + 4HNO3 + 21HF = 3H3[ZrF7] + 4 NO↑ + 8H2O 
В случае прочных фторидных комплексов (Nb, Ta, Mo, W)

Кислородные соединения азота



Разложение нитратов при нагревании

NH4NO3 = N2O + 2H2O

2NaNO3 = NaNO2 + O2
Щелочные и Щелочноземельные металлы, НО!!!

4LiNO3 = 2Li2O + 4NO2 + O2

2Pb(NO3)2 = 2PbO + 4NO2 + O2

2AgNO3 = 2Ag + 2NO2 + O2

Кислородные соединения азота



Галогениды азота

NF3 – газ, УСТОЙЧИВ, fG
0<0!!!

NCl3 – взрывчатая, летучая жидкость

NBr3 – очень неустойчив

NI3
.NH3 – ЧРЕЗВЫЧАЙНО ВЗРЫВООПАСЕН

Гидролиз: 
NCl3 + 3H2O = NH3 + 3HClO

NOГ (Г = F, Cl, Br) нитрозилгалогениды
NOГ + H2O = HNO2 + HГ

NO2Г (F,Cl) нитрилгалогениды
NO2Г + H2O = HNO3 + HГ



Применение

Хладогент

Химическая промышленность:
•Аммиак
•Удобрения
•Красители
•Пром. Орг. Синтез
•…

Взрывчатка

Азотное пожаротушение

Порох

Продувка труб, буровых скважин

Накачка шин (авиа)



Биологическая роль, медицина

Бородавки

•Белки
•Нуклеотиды
•Нуклеопротеиды
•Хлорофилл 
•Гемоглобин
•… и др. 

В составе живых клеток по 
числу атомов азота около 
2 %, по массовой доле —
около 2,5 %.

Наркоз Входит в состав ядов 
(цианиды…)

Криопроцедуры



Биологическая роль, медицина

γ-Интерферон, липополисахарид
Макрофаги

Проникновение через мембрану
Антимикробная деятельность

Источник радикалов

Активные формы азота

NO + O2
.- (надпероксид) = ONOO- (пероксонитрит)

L-аргинин 

NO-синтетаза

Воздействие на белки, 
на металлоцентры (гемоглобин, миоглобин, цитохром)
«Нитрозирующий» стресс



 

N 

C H 3 

O 



Фосфор:

Тпл. = 44,15 оС (317,3 К)

Ткип. = 279,85 оС (553 К)

ρ (г/см3) = 1,82

3s2   3p3

Характеристика элемента

↑ ↑ ↑

↑↓

Аллотропные модификации фосфора 
(белый, красный, чёрный, металлический)

Химия N и P резко отличаются

• N в высших степенях окисления – сильные 
окислители, P – нет

• N - 4-ковалентный (октет),    P – 5 ковалентный

• Простые вещества:

N2 (тройная связь), P4 - одинарные связи



Характеристика элемента

Степени окисления       

+5 +3 +1 0 -3  

Х

Стабильная ст. окисления: +5

Окислительно-восстановительные свойства

Восстановитель

pH = 0

pH = 14



Химия элементов

Степени окисления       

+5 +3 +1 0 -3  

Кислотно-основные свойства

Кислотные свойства

PH3

H3PO2 или H(H2PO2) Кa =  7.9×10 -2

H3PO3 или H2(HPO3) Кa1 =  1.0×10 -2 Ка2 =  2.6×10 -7

H3PO4 Кa1 =  7.24×10 -3 Кa2 =  6.2×10 -8 Кa3 =  4.6×10 -13

Основные 
свойства



Простое вещество

Аллотропные модификации фосфора 
(белый, красный, чёрный, металлический)

Хемилюминесценция

0,05—0,15 г

Белый фосфор:

Легко воспламеняется:
P4 + 5O2 = P4O10

Достаточно легкого нагревания

Более 11 модификаций!!!



Простое вещество

Красный фосфор:
n P4 (белый) → 4 Pn (красный) (нагрев 500оС в инертной атмосфере)

Черный фосфор:
n P4 (белый) → 4 Pn (черный) (13 000 атмосфер, 230оС)

Металлический фосфор: 1,25105 атм. Кубическая упаковка



Простое вещество

P(бел.) P(кр.) P(чёрн.) P(мет.)P(бел.)

активность падает

Получение:
2Ca3(PO4)2 + 10C + 6SiO2 = P4 + 6CaSiO3 + 10СО (1500oC)
Свойства:
Восстановитель:

P4 + 3O2 = P4O6 (недостаток кислорода)
P4 + 5O2 = P4O10 (избыток кислорода)
Аналогично с галогенами, серой и т.д.

6P + KClO3 = 2P2O5 + KCl (спичечные головки, красный фосфор)

Окислитель:

P4 + 6Mg = 2Mg3P2 (фосфид)



Простое вещество

P(бел.) P(кр.) P(чёрн.) P(мет.)P(бел.)

активность падает

Взаимодействие с щелочью:
P4 + 3KOHконц +3H2O = 3KH2PO2 + PH3 (при Т)

Реакции с кислотами окислителями: 
P + 5HNO3 конц = H3PO4 + 5NO2 + H2O



Фосфаны, фосфиды
PH3 – фосфин, Ca3P2 – фосфид

PH3
Бесцветный газ с неприятным запахом. Растворимость в воде: 0,3г / 1л

Получение:
2P + 3Ca = Ca3P2

Ca3P2 + 3H2O = 3Ca(OH)2 + 2PH3

P4 + 3KOHконц + 3H2O = 3KH2PO2 + PH3 (при Т)

Свойства:
Кислотно-основные:

PH3 г + HI г = [PH4]+I- (в газе)

PH4I = PH3 + HI (в H2O)

Восстановитель (более сильный чем аммиак):

5PH3 + 8KMnO4 + 12H2SO4 = 8MnSO4 + 5H3PO4 + 4K2SO4 + 12H2O

PH3 + O2 = HPO3 + H2O (самовоспламенение) 



Кислородные соединения фосфора

H3PO2
гипофосфористая (фосфорноватистая) к-та, одноосновная, pKa = 1.24
Соли (гипофосфиты) практически не гидролизуются

Получение:
8Pбелый +3Ba(OH)2 + 6H2O = 2PH3 + 3Ba(H2PO2)2

Ba(H2PO2)2 + H2SO4 = BaSO4↓ + 2H3PO2

Свойства:
Восстановитель (более сильный чем аммиак):
NaH2PO2 +4AgNO3 +2H2O = NaH2PO4+4Ag +4HNO3

K = 10-12



Кислородные соединения фосфора

P4O6 растворим в воде, кислотные свойства

H3PO3 фосфористая кислота, ДВУХОСНОВНАЯ, pKa1 = 2, pKa2 = 7
Твердая.

Соли (фосфиты) практически не гидролизуются

Na2HPO3 фосфит натрия

Получение:
P4 + 3O2 = P4O6 (недостаток кислорода)

P4O6 + 6H2O = 4H3PO3

4H3PO3 = 3H3PO4 + PH3 (при 74оС)

PCl3 + 3H2O = H3PO3 + 3HCl 



Кислородные соединения фосфора
Свойства:
Восстановитель (в кислой среде)

H3PO3 + 2AgNO3 + H2O = H3PO4 +2Ag +2HNO3 (нагрев)

2KMnO4 + 5H3PO3 = 2Mn(H2PO4)2 + K2HPO4 + 3H2O

Диспропорционирование H3PO3

4H3PO3 = 3H3PO4 + PH3 (при 74оС)

O

катализатор



Кислородные соединения фосфора

P4O10  растворим в воде, кислотные свойства

H3PO4 ортофосфорная кислота, трехосновная, pKa1 = 2, pKa2 = 7, pKa3 = 12.

Получение:
P4 + 5O2 = P4O10 (избыток кислорода)

P4O10 + 6H2O = 4H3PO4

PCl5 + 4H2O = H3PO4 + 5HCl
P + 5HNO3 конц = H3PO4 + 5NO2 +H2O

Cоединения P+5 не являются окислителями

2H3PO4 = H4P2O7 + H2O (конденсация при нагревании)



Кислородные соединения фосфора

H3PO4 ортофосфорная кислота, трехосновная, pKa1 = 2, pKa2 = 7, pKa3 = 12.

100% H3PO4, Tпл = 42oC

1% р-р Na3PO4: pH=14,1

1% р-р Na2HPO4: pH= 8,9

1% р-р NaH2PO4: pH= 4,6



Галогениды P(Hal)3

Получение:
2P + 3Hal2 = 2P(Hal)3 (Hal = F, Cl, Br, I. Недостаток окислителя)

Свойства:
PCl3 + 3H2O = H3PO3 + 3HCl
PCl3 + 5NaOH = Na2HPO3 + 3NaCl + 2H2O



Галогениды P(Hal)5

PF5, PCl5 = [PCl4][PCl6]тв, PBr5 = [PBr4]
+ Br-

тв.

Получение:
2P + 3Hal2 = 2P(Hal)5 (Hal = F, Cl, Br, I. Избыток окислителя)

Свойства:
PCl5 = PCl3 + Cl2 300oC
3PCl5 + P2O5 = 10POCl3

PCl5 + H2O = POCl3 + 2HCl 
2POCl3 + 6H2O = 2H3PO4 + 6HCl

2PCl5 + H2O = 2H3PO4 + 10HCl



Сульфиды

P4 + nS =  P4Sn

Молекулярная клеточная структура, растворимы в CS2

P4Sn =  P4S3 + (n-3)S (нагрев в инертной атмосфере)



Сульфиды

Тиосоли: 
3Na + P + 3S = Na3PS3

3Na + P + 4S = Na3PS4

P4S6 + Na2S = Na3PS3

P4S10 + Na2S = Na3PS4

Гидролиз:
P4S10 + H2O = Na3PO4 + 10H2S↑ 

Стадии:
Na3PS4 + H2O → Na3POS3 + H2S↑ 
Na3POS3 + H2O → Na3PO2S2 + H2S↑
Na3PO2S2 + H2O → Na3PO3S + H2S↑
Na3PO2S + H2O → Na3PO4 + H2S↑ 



Применение

Фосфорные бомбы

Удобрения

Зарин, зоман, табун
(нервно-паралитическое действие)

«Новичок»



Биологическая роль, медицина

3Са3(РО4)2∙Ca(OH)2

3Са3(РО4)2∙CaF2

1 класс опасности:
Очень кратковременное воздействие может вызвать 
смерть или крупные остаточные повреждения:
белый фосфор: 50—150 мг

•нуклеотиды, 
•нуклеиновые кислоты, 
•фосфопротеиды, 
•фосфолипиды, 
•коферменты, 
•ферменты





Мышьяк : Сурьма: Висмут:

Тсубл. = 613оС (886К)

Ткип. = 279,85 оС (553 К)

ρ (г/см3) = 5,73

Полинг
= 2,18

ns2   np3

Характеристика элемента

↑ ↑ ↑

↑↓

Тпл. = 630,7 оС (903,9 К)

Ткип. = 1635 оС (1908 К)

ρ (г/см3) = 6,69

Полинг
= 1,82

Тпл. = 271,4 оС (544,5 К)

Ткип. = 1564 оС (1837 К)

ρ (г/см3) = 9,79

Полинг
= 1,67

П(O) = 3,44 П(H) = 2,20



Характеристика элемента

Степени окисления       

+5 +3 0 -3  

Х

Стабильная ст. окисления: +3

Окислительно-восстановительные свойства

Восстановитель

pH = 0

Ок-ль



Химия элементов

Степени окисления       

+5 +3 0 -3  

Кислотно-основные свойства

Кислотные
свойства 

ЭH3 не проявляют к-о свойств в водных растворах

Основные 
свойства

Амф As, Sb

BiОсновные свойства

К-та HAsO2 HSbO2 Bi(OH)3 H3AsO4 H3SbO4

Св-ва pKa1= 9,22 pKa1= 11 pKb= 11,5 pKa1= 2,26 pKa1= 4,4



Простые вещества

Усиление металлических свойств, 
электропроводность

Мышьяк Сурьма Висмут

Мышьяк
Жёлтый (As4)  - неметалл, растворим в CS2

Черный (аморфный)
Серый (металлический свойства, самый устойчивый))
Сурьма
Металлическая модификация Sb; 
в парах Sb4; 
известны желтая, черная.
Висмут
Металлическая модификация (ρ (тв.) = 9,79г/см3 - ρ (ж.) = 10,06 г/см3)

toC, hv



Простые вещества

Получение:

FeAsS = FeS + As (нагрев, возгонка мышьяка)

2Э2S3 + 9O2 = 2Э2O3 + 6SO2 (обжиг) 

Э2O3 + 3C = 3CO + 2Э (восстановление) 

Свойства:

2Э + 3O2 = Э2О3 (Э4О6 в  газе)

2Э + 5Cl2 = 2ЭCl5 (Э = As, Sb)

2Bi + 3Cl2 = 2ЭCl3

Но!

AsCl5 = AsCl3 + Cl2↑ (аналогично Sb)

N P

N2 + O2 = 2NO
(молния) 

N2 + Cl2

Нет реакции

P4 + 3O2 = P4O6 (нед. O2)
P4 + 5O2 = P4O10 (изб. O2)

PCl3 (нед. Cl2), 
PCl5  (изб. Cl2)



Простые вещества

Реакции с щелочами: 

Не реагируют

Реакции с кислотами неокислителями: 

Не реагируют

Реакции с кислотами окислителями:
Э + 5HNO3 конц = H3ЭO4 + 5NO2 + H2O (Э = P, As, Sb)
Bi + 4HNO3 = Bi(NO3)3 + NO  + 2H2O 

2Sb + 6H2SO4 конц = Sb2(SO4)3 + 3SO2 +6H2O (Э = Sb, Bi)



Соединения с водородом

AsH3 – арсин 
SbH3 – стибин
BiH3 – висмутин (следовые количества)

Получение:

2Э + 3Ca = Ca3Э2 (Э = As, Sb)
Ca3Э2 +3H2O = 3Ca(OH)2 +2ЭH3

Устойчивость в ряду PH3 BiH3 резко уменьшается, 
резко возрастают восстановительные св-ва

2ЭH3 = 2Э + 3Н2 (Sb, As, Bi) (при нагревании)



Соединения с водородом

Криминалистика (проба Марша, 1836):
As2O3 + 6Zn + 6H2SO4 = 6ZnSO4 + 2AsH3 + 3H2O
2AsH3 = 3H2 + 2As (600оС, блестящий налет)

1840 - дело об отравлении Шарля Лафаржа
его супругой Мари  (Джеймс Орфил)

1952 – 1961. Процесс по делу Мари Бенар.
С 1927 по 1947 год - 13 (12) смертей, включая 
отца, мать и мужа. 



Кислородные соединения Э+3

As2O3 Sb2O3 Bi2O3

Св-ва м/р, амфотерн. н/р,  амфотерн. н/р, основн.

К-ты HAsO2,H3AsO3 Sb(OH)3= Sb2O3xH2O Bi(OH)3

Соли AsCl3 NaAsO2

арсенит

SbCl3, Na3[Sb(OH)6] BiCl3

Получение:
2Э + 3O2 = Э2О3 (As, Sb и Bi. As4О6 и Sb4O6 в  газе)

H3AsO3 – ортомышьяковистая кислота, ТРЕХОСНОВНАЯ, 

pKa1 = 10, pKa2 = 14 Оказывает 
некротизирующее
действие на ткани живых 
организмов, поэтому 
применяется в 
стоматологии.



Галогенидные соединения Э+3

Получение:
2Э + 3Cl2 = 2ЭCl3 (недостаток галогена)

Гидролиз:
ЭCl3 + H2O = Э(OH)Сl2 + HCl (Э = Sb, Bi)
Э(OH)Сl2 + H2O = Э(OH)2Сl
Э(OH)2Сl = H2O + (ЭО)Cl↓– соли стибила и висмутила

2AsCl3 + 3H2O = As2O3 (H3AsO3) + 6HСl

АМФОТЕРНОСТЬ:
2SbCl3 + 3Na2CO3 + 3H2O = 2Sb(OH)3↓+ 3CO2 + 6NaCl
SbCl3 + 6NaOHизбыток = Na3[Sb(OH)6] + 3NaCl
AsCl3 + 6NaOH = Na3AsO3 + 3NaCl + 3H2O

BiCl3 + 3 NaOH = Bi(OH)3↓



Свойства соединений Э+3

В щелочной среде Bi3+ может быть окислен или 
восстановлен
Bi(OH)3 + Cl2 +3KOH = KBiO3 + 2KCl +3H2O
2Bi(OH)3 + 3[Sn(OH)4]2- = 2Bi + 3[Sn(OH)6]2-

В кислой среде Bi3+ может быть восстановлен (но не 
окислен!)
2BiCl3 + 3Zn = 2Bi + 3ZnCl2 (в среде HCl)



Кислородные соединения Э+5

Получение:
2Э + 5O2 = Э2О5 (As, Sb, избыток галогена)

As2O5 Sb2O5 Bi2O5?

Св-ва Р-м н/р н/р

К-ты HAsO3

H3AsO4

Sb2O5
.xH2O нет

Соли Na3AsO4

NaAsO3

Na3SbO4- орто

Na4Sb2O7 - пиро

NaSbO3 - мета

NaBiO3



Кислородные соединения Э+5

Получение:
ЭCl5 + 4H2O = H3ЭO4 + 5HCl (Э=P, As, Sb)
Э + 5HNO3 конц = H3ЭO4 + 5NO2 +H2O
НО!!!
Bi + 6HNO3 конц = Bi(NO3)3 + 3NO2 + 3H2O
Соли BiO3

- можно получить только в сильнощелочной среде,
в кислой среде BiO3

- ОЧЕНЬ СИЛЬНЫЙ ОКИСЛИТЕЛЬ

2KBiO3 + 4H2SO4 =Bi2(SO4)3 + O2 + K2SO4 + 4H2O

As5+ и Sb5+ слабые окислители и только в кислой среде
H3AsO4 + 2HI  = I2 + HAsO2 + 2H2O
H3SbO4 + 5HClконц = SbCl3 + Cl2 + 4H2O
Но в щелочной среде:
I2 + NaAsO2 + 4NaOH = Na3AsO4 + 2NaI + 2H2O



Галогенидные соединения Э+5

Получение:
2Э + 5Cl2 = 2ЭCl5 (избыток галогена)

ЭCl3 + Cl2 = ЭCl5

Для Bi – только BiF5

Свойства:
AsCl5 = AsCl3 + Cl2↑ (аналогично Sb)

2HSO3F + SbF5 = [H2SO3F]+[SbF5SO3F]- («магическая кислота» Ka = 1015)

2SbCl5 + (5+x)H2O = Sb2O5×H2O + 10HСl



Сульфиды

4As + nS =  As4Sn Э = P, As
Аналогично фосфору.
Молекулярная клеточная структура, растворимы в CS2

2ЭCl3 + 3H2S = Э2S3↓ + 6HCl (в р-ре HCl)
Э = As, Sb, Bi
2ЭCl5 + 5H2S = Э2S5↓ + 10HCl (в р-ре HCl)
Э = As, Sb (Bi2S5 не существует)

As2S3, As2S5 – желтые

Sb2S3, Sb2S5 – оранжевые

Bi2S3 -черный



Сульфиды

Оксид осн. Bi2O3

Сульфид осн. Bi2S3

Оксид кисл. P2O5, As2O3, As2O5, Sb2O5

Сульфид кис. P2S5, As2S3, As2S5, Sb2S5

Оксид. амф. Sb2O3

Сульфид амф. Sb2S3

1. As2O3 тв + Na2O тв =  2NaAsO2 - арсенит

As2S3 тв + Na2S р-р =  2NaAsS2 - тиоарсенит

2. Bi2O3 тв + Na2O тв = нет реакции

Bi2S3 тв + Na2S р-р = нет реакции



Тиосоли

• Э+3 (Э = P, As, Sb): NaЭS2 и Na3ЭS3

• Э+5 (Э = P, As, Sb): NaЭS3 и Na3ЭS4

Получение сплавлением
3Na + P + 3S = Na3PS3

3Na + P + 4S = Na3PS4

Получение в растворе
Э2S3↓+ Na2S = 2NaЭS2

Э2S5↓+ Na2S = 2NaЭS3

Э2S3↓+ 2Na2S2 = 2NaЭS3 + Na2S (Na2S2 – окислитель)

Реакции с кислотами
2NaAsS2 + 2HCl = As2S3↓ + H2S + 2NaCl
As2S3 + 28HNO3конц = 2H3AsO4 + 3H2SO4 +28NO2 +8H2O



Применение

GaAs – арсенид галлия
п/п материалы

As2S3

Аурипигмент
Живопись, реставрация

AsS
Пиротехника

Люизит: 
БОВ кожно-нарывного действия



Биологическая роль, медицина

Смертельная доза мышьяка для человека 
составляет 50-170 мг (1,4 мг/кг массы тела)

Все соединения 
мышьяка 

ядовиты!!!



Применение

Сплавы
Полупроводниковые 

материалы

Sb2S3 - спички

Припои

Трассирующие 
составы



Биологическая роль, медицина

Сурьма токсична. Относится к микроэлементам. 
Её содержание в организме человека составляет 10−6 % по массе. 
Физиологическая и биохимическая роль не выяснена.

Смертельная доза для взрослого 
человека — 100 мг, для детей — 49 мг.



Применение

Сплавы

Bi2O3

катализатор

Bi2Te3, Bi2Se3,

полупроводники

Bi4Ge3O12 

сцинтилляторы

Легкоплавкие сплавы
сплав Вуда, 
Pb/Bi (теплоноситель)

Bi2O3, Pb(BiO3)2, BiIn, BiF3

Источники тока

BiOCl
блеск



Биологическая роль, медицина

Bi2O3, 
C12H10BiK3O14 

антисептик
ЖКТ

Малооксичен
(нерастворимые 

соединения)

Его содержание в организме 
человека составляет 10−5 - 10−6 % 
по массе. 
Содержание в крови: 0,016 мг/л
Физиологическая и биохимическая 
роль не выяснена.


