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Главная 

подгруппа 

II группы 

периодической 

системы 
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Be, Mg, Ca, Sr, Ba (ns2) 

r,Э0, Å 
 

r,Э2+(КЧ=6) 

Å 

Степени 

окисления 

Be 1,12 0,45 0, +2 

Mg 1,60 0,72 0, +2 

Ca 1,97 1,00 0, +2 

Sr 2,15 1,18 0, +2 

Ba 2,22 1,35 0, +2 



 

Очень маленький радиус катионов  

бериллия и магния  

(резкое отличие химических свойств). 

 

 

 

 

Ca, Sr, Ba – щелочно-земельные металлы. 
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0,45 Å  0,72 Å  1,00 Å  1,18 Å  1,35 Å  
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Распространенность и 

минералы 
• Be – 48 место; 3BeO.Al2O3

.6SiO2 

(берилл: изумруд, аквамарин и др.) 

• Mg – 8 место; 2KCl.MgCl2
.6H2O 

(карналлит), MgCO3
.CaCO3 (доломит) 

• Ca – 5 место; CaCO3 (кальцит), CaF2 

(флюорит), CaSO4
.2H2O (гипс) 

берилл кальцит 
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Распространенность и 

минералы 

• Sr – 15 место; SrCO3 (стронцианит) 

• Ba – 14 место; BaSO4(барит), 

 

• BaCO3(витерит) 

 

 

 

• Ra – радиоактивен; в урановых рудах 

 



Содержание элементов в земной коре (вес.%) 

Ba 

Mg 
Sr 

Ca 

Be 

6 



7 

Открытие элементов 
• Be – 1798 г., фр. Воклен, от минерала 

берилл (1828г – металл) 

• Mg – 1808г, анг. Дэви, от магнезия. 

• Ca - 1808г, анг. Дэви, лат. calx –известь 

• Sr - 1808г, анг. Дэви, от  стронцианит 

• Ba - 1808г, анг. Дэви, гр. «барис» 
тяжелый  

• Ra – 1898 г., супруги Кюри, лат. «радиус» 
- луч 
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Получение 

Be – электролиз расплава Ba[BeF4] 

или восстановление 

BeF2 + Mg = MgF2 + Be  

Mg – электролиз расплава MgCl2 

Sr, Ba – электролиз расплава MCl2 или 

BaO 
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Свойства простых веществ 

M + 2H2O = M(OH)2 + H2  

(Be – нет; Mg – при нагревании, Ca, Sr, Ba 

реагируют очень бурно) 

Все металлы:   M + 2HCl = MCl2 + H2  

  M + X2 = MX2 (Х – галогены) 

  M + S = MS 

  2M + O2 = 2MO  

BaO + ½ O2 = BaO2 при 500оС (пероксид бария) 



Строение BaO2 

Связь O-O, A: 

 

O2  1.18 

CsO2    1.19 

H2O2  1.46 

BaO2    1.49 

10 



11 

M(OH)2 
Be(OH)2 – амфотерный, полимер с мостиками 

ОН, подвержен старению 

Be(OH)2↓ + 2NaOH = Na2[Be(OH)4] 

гидроксобериллат 

Be(OH)2 [Be(OH)4]
2- 
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Гидриды 

Другие  общие способы получения: 

MCl2 + 2LiH = 2LiCl + MH2 (M = Be, Mg) 
 

(C2H5)2Mg = MgH2 + 2C2H4 (пиролиз) 

 

M + H2 = MH2 (при нагревании) 

Mg + H2 = MgH2 (при повышенном 

давлении и нагревании) 

Be + H2 = нет реакции 
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Гидриды 

MH2 + 2H2O = M(OH)2 + 2H2 

Сильные восстановители. 

BeH2 и MgH2 – ковалентные гидриды (полимеры с мостиками Н) 

В ряду Be, Mg, Ca, Sr, Ba 

устойчивость и степень 

ионности возрастает. 

MH2 (M = Ca, Sr, Ba) – ионные гидриды 
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Mg: реактив Гриньяра R-MgX 

R-X  + Mg  R-MgX 

Диэтиловый эфир, I2 

C2H5-Br  + Mg  C2H5-MgBr 

 

C2H5-MgBr + CO2  C2H5-COOMgBr 

 

C2H5-COOMgBr + HBr  C2H5-COOH + MgBr2 
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Соединения с углеродом 

M = Mg, Ca, Sr, Ba – ионные  

ацетилениды MC2 

M + 2C = MC2 (при Т) 

MO + 3C = MC2 + CO (при Т) 

MC2 + 2H2O = M(OH)2 + H-C≡C-H 
 

CaC2 – наиболее важен 

Другая стехиометрия: 

2BeO + 3C = 2CO + Be2C (при Т) 

Be2C - ионный карбид, МЕТАНИД.  
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Соединения с N 

M = Mg, Ca, Sr, Ba образуют M3N2 ионные 

нитриды 

3M + N2 = M3N2 (при Т) 

M3N2 + 6H2O = 3M(OH)2 + 2NH3  

 

Be3N2 – ковалентное соединение, не 

гидролизуется при обычных условиях  
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Комплексы 
Ве – очень хороший 

комплексообразователь, особенно с  

О-лигандами КЧ = 4      [Be(OH)4]
2-, [BeF4]

2- 

4Be(OH)2 + 6CH3COOH = [Be4O(CH3COO)6] +7H2O 

[Be(OH)4]
2- 
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Фотосинтез (фотосистема II) 

CO2 + H2O = углеводы + O2 
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Побочная подгруппа 

Zn, Cd, Hg 

r,Э0,Å 

 

r,Э2+(КЧ=6), 

Å 

п Степени 

окисления 

Zn 1,33 0,74 1,66 0,+2 

Cd 1,54 0,95 1,46 0,+2 

Hg 1,57 1,02 1,44 0,+1,+2 

Zn: [Ar]3d104s2 

Cd:[Kr]4d105s2 

Hg: [Xe]4f145d106s2  



Содержание элементов в земной коре (вес.%) 

Hg 

Zn 

Cd 

20 
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Открытие элементов 

• Zn – производство в Индии с XII века; 
сплав с медью (латунь) до н.э.; 
возможно от нем. Zinn (олово) 

• Cd – 1817 г., нем. Штомейер;  

греч. «кадмия» - цинковая руда 

• Hg – известна с 1500 г. до н.э.; 
Меркурий – ближайшая к Солнцу 
планета; лат. Hydrargirum – серебряная 
вода 
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Получение 
Zn и Cd  

В природе: ZnS - сфалерит (цинковая 
обманка), Cd сопровождает Zn 

   ZnS + 3/2O2 = ZnO +SO2 (обжиг) 

    

   Пирометаллургия:   ZnO + C = CO + Zn 
(1300oC), Cd отделяют перегонкой 

   Гидрометаллургия:  

   ZnO + H2SO4 = ZnSO4 + H2O 

   Катод: Zn2+ +2e- = Zn0 

 

  Cd – сопутствует Zn в рудах.  
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Получение 

Hg  

В природе: HgS (киноварь), 

самородная ртуть  

 

HgS (киноварь) + O2 = Hg +SO2 

HgO = Hg + 1/2O2 (500oC) 
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Свойства простых веществ 

Тпл,о

С 

Ткип,оС Ео(М2+/M), В D, г/см3 

Zn 420 906 -0,76 7,13 

Cd 321 770 -0,40 8,65 

Hg -39 357 +0,85 13,55 

Zn, Cd – активные металлы, мягкие, 

легкоплавкие, покрыты оксидной 

пленкой, не реагируют с водой. 
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Свойства простых в-в 

M + H2SO4 разб. = MSO4 + H2 (M = Zn, Cd) 

Zn + 2NaOH +2H2O =  Na2[Zn(OH)4] + H2 

Сd + NaOH = нет реакции 

Кислоты окислители: 

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

4Cd + 10HNO3 разб. = 4Cd(NO3)2 +N2O + 5H2O 

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

Реакции с неметаллами: O2, S, галогены 
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Сравнение соединений Zn и Cd 

Сходство: 

Растворимые соли: MX2 (X = Cl, Br, NO3, 1/2SO4) 

Н/р соли: M(CN)2 (белые), ZnS (белый), CdS 
(желтый) 

Различие в поведении растворов в воде: 

ZnCl2 = Zn2+ + 2Cl- (полная диссоциация) 

CdBr2 = CdBr+ + Br- (α1 = 0,5) 

CdBr+ = Cd2+ + Br- (α2 = 0,05) 

CdBr2 + Br- = [CdBr3]
- 

[CdBr3]
- + Br- = [CdBr4]

2-       Аутокомплексы 
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Оксиды/гидрокcиды 

• ZnO/Zn(OH)2 – амфотерные св-ва: 

Zn(OH)2 + H2SO4 = ZnSO4 + 2H2O 

Zn(OH)2 + 2NaOH = Na2[Zn(OH)4] цинкат 

• CdO/Cd(OH)2 – основные св-ва: 

Как Zn, но реакции с конц. щелочами 

только при Т  

• HgO/гидроксида нет!! – только 

основные св-ва 
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Амальгамы 

MxHgy  

в зависимости от соотношения x и y 
могут быть жидкими или твердыми. 

M = Na, Ag, Au, Al, Cu, Cd, Zn 

Fe – не образует амальгаммы 

Химические свойства амальгам 

повторяют химические свойства 

металлов которые их составляют  



29 

Hg2+ 

Hg + 1/2O2 = HgO красный оксид (300оС) 

Hg2+ + 2OH- = H2O + HgO желтый оксид 

СОЛИ: 

 Растворимые, 

электролиты 

Растворимые, 

слабые эл-ты 

Н/р 

Hg(NO3)2 

HgF2 

HgSO4 

Hg(ClO4)2 

HgCl2 (сулема) 

HgBr2 

Hg(CN)2 

HgI2 красный 

Hg(SCN)2 бел. 

HgS черный и 

красный 
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Соли Hg2+ 

Гидролиз сильных электролитов: 

Hg2+ + NO3
- +H2O = (HgOH)NO3↓ + H+ 

белый осадок растворим при 
добавлении кислот 

HgF2 + H2O = HgO↓ + 2HF 

полный гидролиз 

 

Гидролиз слабых электролитов: 

HgCl2 = HgCl+ + Cl- (  ~ 0,01) 

Hg(CN)2 – не гидролизуется, раствор 
практически не проводит эл. ток. 
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Соли Hg2
2+ (ст.ок. 1+) 

Hg (изб.) +  HNO3 разб. = Hg2(NO3)2 + NO +H2O 

 

Hg2+ + Hg = Hg2
2+  K = 170 

Hg2
2+ +  2CN- =  Hg + Hg(CN)2 (прочный к-с) 

Hg2
2+ + 2OH = Hg + HgO↓ + H2O (осадок) 

 Hg2(OH)2 или Hg2O – НЕ СУЩЕСТВУЮТ 

Hg2
2+ = Hg2+ + Hg        K = 6●10-3 
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Соли Hg2
2+ (ст.ок. 1+) 

Растворимые соли: Hg2(NO3)2, Hg2F2 

Нерастворимые соли: Hg2X2 (X = Cl,Br,I)  

 

Гидролиз растворимых солей: 

Hg2(NO3)2 + H2O = Hg2(OH)NO3 + HNO3 (мутнеет)  

Hg2F2 + H2O = HgO + Hg + 2HF (полный) 
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Ox-red реакции 

1) Hg + HNO3 разб. = Hg(NO3)2 + NO +H2O 

Hg (изб.) +  HNO3 разб. = Hg2(NO3)2 + NO +H2O 

                        

2) Окисление: 

Hg2(NO3)2+4HNO3 конц= 2Hg(NO3)2+2NO2+ 2H2O 

 

3) Восстановление: 

2HgCl2 + SnCl2(недост.) = Hg2Cl2↓ + SnCl4 

HgCl2 + SnCl2(изб.) = Hg↓ + SnCl4 
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Сравнение Hg(NO3)2  и Hg2(NO3)2 

Реагент Hg2+ Hg2
2+ 

Cl- HgCl2 (б/ц р-р) Hg2Cl2↓бел. 

I- (недост.) HgI2↓красн. Hg2I2↓желт. 

I- (избыток) [HgI4]
2- б/ц р-р [HgI4]

2- + Hg↓ 

S2- HgS ↓ черный HgS↓ + Hg↓ 

CN-(недост.) Hg(CN)2 p-p, не 

электролит 

Hg(CN)2 + Hg↓ 

CN-(избыток) [Hg(CN)4]
2-, р-р [Hg(CN)4]

2- +Hg↓ 


