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Кислородные соединения N 
(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 
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Кислородные соединения N+1 

N2O – б/ц газ, мало реакц. способен,  

ум/р в воде, Ткип = -90ºС 
 

NH4NO3 расплав = N2O + 2H2O (выше 300ºС взрыв!) 

 

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). 
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Кислородные соединения N+2 

NO - б/ц газ, реакц.способен, н/р в воде, 

парамагнитный 

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

 

а)  Медиатор и регулятор функций организма 

- снижение давления, передача нервных 

импульсов, иммунная система 
 

б)    ЭКОЛОГИЯ  

нейтрализация:  2NO = N2 + O2  

   (Cu+ на цеолите) 
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Кислородные соединения N+3 

NO + NO2 = N2O3 (смесь газов 1:1) 

в газе диссоциирует на NO и NO2 (90%) 
 

N2O3 – образует синию жидкость (Тпл.= -100оС),  
 

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

NO + NO2 +2NaOH = 2NaNO2 + H2O 
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ДВОЙСТВЕННОСТЬ Ox-Red СВОЙСТВ: 
 

HNO2 – сильный (и быстрый) окислитель 

HNO2 + H+ + e- = NO + H2O        E0 = +1,00 B 

2NO2
- + 2J- + 4H+ = 2NO + J2

 + 2H2O 

 

HNO2  – восстановитель 

HNO3 + 3H+ + 2e- = HNO2 + H2O     E0 = +0,94 B 

Окисляется MnO4
-, Cr2O7

2-  до NO3
- 

5NO2
- + 2MnO4

- + 6H+ = 2Mn2+ + 5NO3
- + 3H2O 

Кислородные соединения N+3 
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Донорные свойства NO2
- : 

Нитро-     Нитрито- 

Mn+      :NO2
-    Mn+     :ONO- 

изомеры 

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

желтый    коричневый 

             Н3О
+      Н3О

+ 

 

Устойчив    [(NH3)5Co(H2O)]3+ 

Кислородные соединения N+3 
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Кислородные соединения N+4 

NO2 – бурый, реакционноспособный, 

парамагнитный газ, ядовит 

N2O4 – бесцветный, диамагнитный, Тпл.= -11оС 

 

 

 

2NO2 = N2O4 (K = 0,115 при 25оС) 
 

Cu + 4HNO3 конц. = Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O 
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Кислородные соединения N+4 

Диспропорционирование: 
 

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

3NO2 + H2O = 2HNO3 + NO (при Т) 

из-за разложения азотистой к-ты: 

3HNO2 = HNO3 + 2NO + H2O (pH<7) 

 

2NO2 + 2OH- = NO3
- + NO2

- + H2O (pH7) 
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Кислородные соединения N+5 

 

N2O5 – б/ц, тв. ниже 10 °C, [NO2]
+[NO3]

-,   
 

в газе O2N-O-NO2,  

неустойчив, сильный окислитель 

 

2HNO3 конц. + P2O5 = 2HPO3 + N2O5 

 

HNO3 – сильный окислитель  
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NO3
-  в нейтральной среде не обладает 

окислительными свойствами! 

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

 

Нитраты –  

сильные окислители в расплавах: 

  2FeCl3 + 3KNO3 + 10KOH =  

  2K2FeO4 + 3KNO2 + 5H2O + 6KCl  

Кислородные соединения N+5 
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HNO3 

4HNO3 конц. = 4NO2 + O2 + 2H2O при нагревании 

или на свету 
 

HNO3 конц. окисляет c образованием  NO2  

S, P, C, J2 до H2SO4, H3PO4, CO2, HJO3 
 

Продукты восстановления  HNO3 разб. зависят от 

C, T и от восстановителя (почти всегда смесь!) 

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

4Mg + 10HNO3 разб. = 4Mg(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O  
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Разложение нитратов при T 

• NH4NO3 = N2O + 2H2O 
 

• NaNO3 = NaNO2 + 1/2O2  (300 °С) 

   Щелочные и Щелочноземельные металлы  
и др. (в ряду напряжений левее Mg) 

 

• Pb(NO3)2 = PbO + 2NO2 + 1/2O2 

(от Mg до Cu, а также Li) 
 

• AgNO3 = Ag + NO2 + 1/2O2 

(Hg и правее) 
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Галогениды N 

NF3 – УСТОЙЧИВ, fG
0<0!!! 

 
 

NCl3 – взрывчатая, летучая жидкость 

NBr3 – очень неустойчив 

NJ3
.NH3 – ЧРЕЗВЫЧАЙНО ВЗРЫВООПАСЕН 

 

Гидролиз:   

   2 NF3 + 3 H2O =  6 HF + N2O3 (искра), 

но  NCl3 + H2O = NH3 + HClO ! ! ! 
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NOГ (Г = F, Cl, Br)  - нитрозилгалогениды 

NOГ + H2O = HNO2 + HГ 

NO2Г (F, Cl)   - нитрилгалогениды 

NO2Г + H2O = HNO3 + HГ 
 

Солеобразные соединения 

[NO]+X- (X = ClO4
-, HSO4

-) -соли нитрозония  

[NO2]
+X- (X = ClO4

-, HSO4
-) - соли нитрония 

[NO2]
+[NO3]

- нитрат нитрония (нитронила) 

 

Галогениды N 

P 
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N  и  P 

• 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 
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Э = P, As, Sb, Bi 

• Возрастание металлических свойств 

• Увеличение окислительных свойств 

    P5+  Bi5+;  

соединения Bi5+ - сильные окислители 

• Увеличение восст. свойств P3-  Bi3- 
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Получение Р, As, Sb, Bi 

Спекание в элекропечи: 

Ca3(PO4)2 + 5C + 3SiO2 = 1/2P4 +3CaSiO3  + 5СО 
(1500oC) 

Э = As, Sb, Bi 

2Э2S3  + 9O2 = 2Э2O3 + 6SO2 (обжиг) 

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

P 
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Аллотропные модификации Р 

• 3 основных модификации (всего 11) 

• Белый Р4 – молекулярная 

структура, очень активен, 

ядовит. 

• Красный Р – полимер, менее 

активен, не токсичен 

• Черный Р – полимер, наименее 

активен, не токсичен 

//upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/8/88/PhosphComby.jpg
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Свойства Р, As, Sb, Bi 

• Реакции с кислородом:  

P образует P4O6 и P4O10,  

остальные Э2О3 (в  газе - Э4О6). 
 

• Реакции с хлором: P, As, Sb образуют 

ЭCl3 и ЭCl5,   но  Bi – BiCl3. 
   

AsCl5 и SbCl5 при нагревании 

разлагаются с выделением хлора. 

• Реакции с щелочами: 

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

Диспропорционирует только фосфор!!! 
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• Реакции с кислотами окислителями:  

Э + 5HNO3 конц. = H3ЭO4 + 5NO2  + H2O 

(Э = P, As, Sb) 
 

Bi +4HNO3 разб. = Bi(NO3)3 + NO  + 2H2O  

Bi +6HNO3 конц. = Bi(NO3)3 + 3NO2  + 3H2O  
 

2Sb + 6H2SO4 конц. = Sb2(SO4)3 + 3SO2  +6H2O 

Bi – регирует также 

 

Свойства Р, As, Sb, Bi 
С кислотами неокислителями  

не реагируют! 
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Соединения с водородом 

PH3 – фосфин,  

Получение через фосфиды – Ca3P2 

2Э + 3Ca = Ca3Э2 (Э = P, As, Sb) 

 Ca3Э2 +3H2O = 3Ca(OH)2 +2ЭH3↑ 

 Устойчивость в ряду PH3  BiH3 резко 

уменьшается :  

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

Сильно возрастают восстановительные св-ва. 

 



Криминалистика 

 As2O3 + 6Zn + 6H2SO4 = 6ZnSO4 + 2AsH3 + 3H2O 

      “H” 

2AsH3 = 3H2 + 2As (600оС, блестящий налет) 

 

• Проба Ма́рша — предложил английский химик Джеймс Марш в 

1836 году. 

• Наиболее известным первым применением Пробы Марша в 

судебной токсикологии стало дело об отравлении Шарля Лафаржа 

его супругой Мари в 1840 г в Ле Гландье (Франция). Тогда эксперт 

Джеймс Орфила сумел с помощью пробы Марша установить 

летальные дозы мышьяка в теле Шарля Лафаржа даже после 

эксгумации. 

22 
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Соединения с водородом 

PH3 г + HJ г = [PH4]
+J- (кристаллы) 

• Отсутствие донорных св-в в водных р-рах: 

PH4J = PH3 + H+ + J- (в H2O) 

 В отличии от аммиака обладают 

восстановительными свойствами в 

растворе: 

5PH3 + 8MnO4
- + 24H+ = 8Mn2+ + 5H3PO4 + 12H2O 
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Кислородные соединения P+1 

• Известны кислота и соли только для Р 

• H3PO2 – гипофосфористая 

(фосфорноватистая) к-та, 

одноосновная, pKa = 1 

• Соли (гипофосфиты) практически не 

гидролизуются 

 

P

OH

P

OH
HO

H
O

H

H

K = 10-12 
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Кислородные соединения P+1 

• Получение: 

2P4 +3Ba(OH)2 + 6H2O = 2PH3 + 3Ba(H2PO2)2 

Ba(H2PO2)2 + H2SO4 = BaSO4↓ + 2H3PO2 

 

• УДОБНЫЕ ВОССТАНОВИТЕЛИ 

NaH2PO2 +4AgNO3 +2H2O = NaH2PO4+4Ag 

+4HNO3 
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Кислородные соединения P+3 

Горение фосфора: 

Р4 + 3О2 = Р4О6 (недостаток О2) 

Р4 + 5О2 = Р4О10 (избыток О2) 
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Кислородные соединения Э+3 

P4O6 As2O3 Sb2O3 Bi2O3 

Св-ва Р-м в 

воде, 

кислот. 

м/р,  
 

амфотерн. 

н/р,  
 

амфотерн. 

н/р, 
 

основн. 

К-ты H3PO3 HAsO2, 

H3AsO3 

Sb(OH)3 = 

Sb2O3xH2O 

 

Bi(OH)3 

Соли Na2HPO3 

фосфит 

NaAsO2 

Na3AsO3 

арсениты, 

AsCl3  

Na3[Sb(OH)6] 

 

 

SbCl3 

 

 

 

BiCl3 
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Кислородные соединения Э+3 

O

H3PO3 – фосфористая кислота, 

ДВУХОСНОВНАЯ, средняя соль Na2HPO3 

pKa1 = 2, pKa2 = 7 
 

H3AsO3 – ортомышьяковистая кислота, 

ТРЕХОСНОВНАЯ 

pKa1 = 10, pKa2 = 14, pKa3 > 14 
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Гидролиз ЭГ3
 

NCl3 + 3H2O = NH3 + 3HClO 

ЭCl3 + 3H2O = H3ЭO3 + 3HCl (Э = P, As) 

– необратимо для Р,  

– обратимо для As и Sb 
 

As3 + 3 ОН  As(ОН)3  Н3AsО3  3 Н + AsО3
3 

 

PCl3   + 5NaOH = Na2HPO3 + 3NaCl + 2H2O 

AsCl3 + 6NaOH = Na3AsO3 + 3NaCl + 3H2O 

SbCl3 + 6NaOH = Na3[Sb(OH)6] + 3NaCl 
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Механизм гидролиза 

Также, как и P, себя ведут As, Sb, Bi. 
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Гидролиз ЭГ3 

1) 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  

 

2) 2SbCl3 + 3Na2CO3 + 3H2O = 2Sb(OH)3↓+      
3CO2 + 6NaCl 

    Sb(OH)3 + 3HCl = SbCl3 + 3H2O 
 

    SbCl3 + 6NaOHизб. = Na3[Sb(OH)6] + 3NaCl 
 

3) BiCl3 + 3NaOH = Bi(OH)3↓ + 3NaCl   
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Ox/red св-ва кислородных 

соединений P+3 

Диспропорционирование H3PO3 

4H3PO3(безводная) = 3H3PO4 + PH3  
 

(при Т=250 °C) 

 

H3PO3 восстановитель средней силы  

(-0,28 В) 
 

H3PO3 + 2AgNO3  + H2O = H3PO4 +2Ag +2HNO3 
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• 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) 

 

Ox/red св-ва соединений Bi+3 

Э+5 
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Кислородные соединения Э+5 

P4O10 As2O5 Sb2O5 Bi2O5? 

Св-ва Р-м Р-м н/р н/р 

К-ты H3PO4 HAsO3 

H3AsO4 

Sb2O5
.xH2O 

н/р 

нет 

Соли Na3PO4  

NaPO3 

Na3AsO4 

NaAsO3 

Na3SbO4- орто 

NaSbO3 - мета 

NaBiO3 
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Получение кислот Э+5 

P4O10 + 6H2O = 4H3PO4 

(Э = P, As, Sb)  

ЭCl5 + 4H2O = H3ЭO4 + 5HCl  

Э + 5HNO3 конц = H3ЭO4 + 5NO2 +H2O 

Bi + 6HNO3 конц = Bi(NO3)3 + 3NO2 + 3H2O 
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Ox свойства Э+5 

• Соли BiO3
- можно получить только в 

сильнощелочной среде 

• В кислой среде BiO3
- ОЧЕНЬ СИЛЬНЫЙ 

ОКИСЛИТЕЛЬ 

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

4H2O 

• Соединения P5+ не являются 

окислителями 
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As5+ и Sb5+ слабые окислители и 

только в кислой среде: 

H3AsO4 + 2HJ  = J2 + HAsO2 + 2H2O 

H3SbO4 + 5HClконц. = SbCl3 + Cl2 + 4H2O 

 

Но в щелочной среде: 

J2 + NaAsO2 + 4NaOH = Na3AsO4 + 2NaJ + 

2H2O  

Ox свойства Э+5 
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Орто-фосфорная кислота 

100% H3PO4, Tпл. = 42oC 

pKa1 = 2; pKa2 = 6, pKa3 = 12 

2H3PO4 = H4P2O7 + H2O↑ (конденсация при Т) 

 
Гидролиз солей 

1% р-р Na3PO4: pH=12,1 

(PO4
3- + H2O  HPO4

2- + OH- ) 

1% р-р Na2HPO4: pH= 8,9  

(HPO4
2- + H2O  H2PO4

- + OH-) 

1% р-р NaH2PO4: pH= 4,6 

(H2PO4
-  HPO4

2- + H+) 



40 

Галогениды ФОСФОРА 

P3+ PF3 (лиганд!), PCl3, PBr3, PI3 

P5+ PF5, PCl5 = [PCl4][PCl6]тв,  

        PBr5 = [PBr4]
+ Br- 

тв. 



Опыты 
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Сульфиды 

4Э + nS =  Э4Sn  Э = P, As 

Клеточная  

структура,  

растворимы в CS2 



Разложение пероксида водорода в 

присутствии катализатора 

2H2O2  → 2H2O + O2↑ 
MnO2 

3H2O2  + 2KMnO4 → 2MnO2 +3O2↑ + 2KOH + 2H2O 

Действие H2SO4конц. на древесину и 

сахар 
  

C12H22O11 (древесина)     →            12C + 11H2O  

C12H22O11 (сахар) + 8H2SO4 → 8SO2↑ + 19H2O + 8C + 4CO2↑  

 

H2SO4 конц 



Окислительные свойства Mn2O7 
(Химические спички) 

2KMnO4 + H2SO4 → Mn2O7 + K2SO4 + H2O 

4Mn2O7 + 2C2H5OH  → 4CO2↑ + 8MnO2+  6H2O 

 

  

 

Горение  KMnO4 под слоем спирта 

2KMnO4 + C2H5OH + H2SO4 → 2CO2↑ + 2MnO2+ 

K2SO4  + H2O 

 



Окисление NH3 кислородом в 

присутствии катализатора 

4NH3 + 5O2    →    4NO + 6H2O 
Cr2O3 

2NO + O2    →    2NO2 

Взаимодействие угля с KNO3 

2KNO3 + C → 2KNO2 + CO2↑  

Растворимость NH3 в воде 
Температура, K Кол-во объемов в 1 объеме  H2O 

273 ~ 1200 

293 ~ 700 


