ЕЛЕМЕНТИ VІ-А ГРУПИ

План
1. Загальна характеристика елементів.

2. Загальна характеристика простих речовин.

3. Способи одержання.

4. Хімічні властивості. 

5. Найважливіші сполуки елементів VІ А групи.

6. Біологічна функція і токсична дія сполук елементів VІ А групи.
Через те, що Оксиген, Сульфун, Селен і Телур входять до складу багатьох руд, їх називають халькогенами (рудоутворюючами). 
1. ЗАГАЛЬНА ХАРАКТЕРИСТИКА ЕЛЕМЕНТІВ VІ-А ГРУПИ
	
[image: image11.png]ceitno

xnopodin
6CO, + 6H,0 —— C,H,,0, + 60,1

(Byrnexucani (8ona) (rmoxo3a)  (kvcews)
ras)



Символ
	ω вмісту в земній корі, % 
	Найважливіші природні сполуки (назви мінералів)

	O
	47
	у вільному стані знаходиться в атмосферному повітрі; у зв’язаному вигляді входить у склад H2O, SiO2, силікатів, алюмосилікатів, всіх речовин, з яких побудовані живі організми

	S
	5*10–2
	самородна сірка; у вулканічних газах у вигляді H2O і SO2; сульфіди і полісульфіди – FeS2 (пиріт); PbS (свинцовий блиск); ZnS (цинкова обманка); сульфати – CaSO4 • 2H2O (гіпс); Na2SO4 • 10H2O (глауберова сіль, або мірабіліт)

	Se
	8*10–5
	у вигляді домішок селенідів у сульфідних рудах – FeS2; ZnS; CuFeS2 (халькопиріт); у вигляді самостійних мінералів – Cu2Se (берцеліаніт); Ag2Se (науманіт); CuSeO3 • 2H2O (халькоменіт); PbSeO4 • 2H2O (керстеніт)

	Te
	1*10–7
	супровідний компонент у мінералах золоту у вигляді сполук золота і срібла – AuAgTe4 (сильваніт); Ag2Te (гессіт); серед самостійних мінералів – PbTe (алтаїт); Bi2Te3 (телуровісмутит); Bi2Te2S (тетрадиміт)

	Po
	2*10–14
	у мінералах урана і торія як продукт радіоактивного розпаду


Будова зовнішніх електронних оболонок атомів
np
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Атомні характеристики елементів
	       Елемент

Характери

стика
	O
	S
	Se
	Te
	Po

	Атомний номер
	8
	16
	34
	52
	84

	Масові числа природний ізотопів (% у природній суміші)
	16(99,759)

17(0,037)

18(0,204)
	32(95,018)

33(0,75)

34(4,215)

36(0,017)
	74(0,87)

76(9,02)

77(7,58)

78(23,52)

80(49,82)

82(9,19)
	120(0,089)

122(2,46)

123(0,87)

124(4,61)

125(6,99)

126(18,71)

128(33,79)

130(34,49)
	стабільних ізотопів немає 210*– най-стійкіший із при-родних ізотопів

	І потенціал іонізації, В
	13,6182
	10,3601
	9,752
	9,010
	8,43

	Спорідненість до електрона, еВ
	1,467
	2,0772
	2,0201
	1,96
	1,32

	Електронегативність
	3,50
	2,60
	2,48
	2,01
	1,76

	Ступінь окислення елементу в сполуках
	–1; –2;

+2
	–2; +2;

+4; +6
	–2; +2;

+4; +6
	–2; +2; 

+4; +6
	–2; +2;

+4


2. ЗАГАЛЬНА ХАРАКТЕРИСТИКА ПРОСТИХ РЕЧОВИН

Основні фізико-хімічні властивості простих речовин
	Елемент

Характери

стика
	O
	S
	Se
	Te
	Po

	Алотропні форми, стійки  за звичайних умов
	кисень, озон
	α-S (ромбічна сірка)
	γ-Se (гекса-гональний, або сірий селен)
	β-Те (гекса-гональний теллур)
	α-Ро

	Агрегатний стан за звичайних умов, колір
	безбарвний чи синій газ
	кристалічна речовина, жовтий
	кристалічна речовина з металічним блиском, сірий
	металоподібна кристалічна речовина, сріблясто-білий
	м’який метал, сріблясто-білий

	Кристалічна гратка
	–
	молекулярна ромбічна
	ланцюгова молекулярна гексагональна
	атомна кубічна

	Склад молекул
	О2 ; О3
	S8
	Se∞
	Te∞
	–

	Густина, ρ, г/см3 (293 К)
	1,429
	2,070
	4,790
	6,240
	9,320

	Температура плавлення, 0С
	–218,2
	113
	217
	449,7
	254

	Температура кипіння, 0С
	–182,812
	444,824
	685,1
	990
	962


3. СПОСОБИ ОДЕРЖАННЯ

О2 у природі утворюється в зелених рослинах під дією сонячного світла в результаті фотосинтезу:
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у промисловості добувають електролізом води, а також багатоступінчастою дистиляцією зрідженого повітря (оскільки температура кипіння кисню (-183оС) вища, ніж температура кипіння азоту (-195,8 оС).
Кисень дуже високого ступеня чистоти отримують за реакціями:
2BaO + O2 [image: image3.jpg]


2BaO2;
2BaO2[image: image4.jpg]


2BaO + О2↑
У лабораторних умовах  одержують:
2KMnO4 [image: image5.jpg]


K2MnO4 + MnO2 + O2↑
2KClO3  [image: image6.jpg]


2KCl + 3O2↑
2NaNO3 [image: image7.jpg]


2NaNO2 + O2↑
2 Н2О2 [image: image8.jpg]


 2 Н2О + О2↑
2 НgО [image: image9.jpg]


 2 Нg + О2↑.
S у промисловості найлегше добувати з підземних родовищ шахтним способом або виплавлянням її з породи під дією гарячої водяної пари. 
Із природних газів, що містять сірководень, сірку добувають шляхом окиснення його до сірчистого газу SO2 та наступної взаємодії SO2 з Н2S в присутності каталізаторів Феруму та Алюмінію оксидів: 
SO2  + Н2S→3S + H2O.
Важливішим джерелом добування сірки є також пірит:
FeS2 → FеS + S.
Основним джерелом Sе та Те є залишки (шлами) після електролітичної очистки міді, відходи сірчанокислого та целюлозно-паперового виробництва, руди, в яких ці елементи знаходяться у вигляді халькогенідів.
У промисловості шлам, який містить Sе та Те, піддають окисному випалюванню із содою при 650 оС:
Аg2Sе + Nа2СО3 +О2→ 2Аg + Nа2SеО3 +СО2;
Сu2Те + Nа2СО3 +2О2→ 2СuО + Nа2ТеО3 +СО2.

Розділення Sе та Те досягається обробкою розчином сульфатної кислоти, при цьому телур осаджується у вигляді гідратованого оксиду (який розчиняють в лугах та електролітично відновлюють до телуру), а селениста кислота Н2SеО3 залишається в розчині, з якого під дією SO2 осаджують червоний селен.
Металічний Ро отримують термічним розкладанням Полонію сульфіду чи Полонію діоксиду у вакуумі з наступною возгонкою металу, а також відновленням РоО2 воднем (або відновленням РоВr2 сухим аміаком при 2000С).
4. ХІМІЧНІ ВЛАСТИВОСТІ ЕЛЕМЕНТІВ VІ-А ГРУПИ

1) О2 відрізняється високою хімічною активністю: він взаємодіє безпосередньо зі всіма простими речовинами (крім Hal, благородних Ме, Ag, Au, Pt і благородних газів) утворюючи оксиди; найактивніші лужні Ме (К, Rb, Cs) утворюють надпероксиди ЕО2, а Na – пероксид Na2О2;
2) О2 окислюється лише при взаємодії з F2; 
3) S, Se, Te, Po можуть окислюватися і відновлюватися, при цьому в ряду 
S – Po здатність окислюватися посилюється, здатність відновлюватися зменшується;

4) S, Se, Te, Po за помірного нагрівання активно взаємодіє з багатьма простими речовинами, при сплавлянні – з багатьма Ме, легко окисляються О2 і Hal;

5) S, Se, Te при кип’ятінні у розчинах лугів диспропорціонують, при нагрівання реагують з кислотами-окисниками, з кислотами-неокисниками – не реагують.

6) Po взаємодіє з кислотами як типовий метал.
Реакції з простими речовинами
	
	Реагент, умови
	Продукти реакції

	Е
	Ме, t
	Na2O2; MeO2 (Me = K, Rb, Cs);

Me I-A групи – Me2E; Me II-A групи – MeE

	
	H2, t
	O, S, Se → H2S;

Te → не реагує;
Po → PoH2

	
	Hal, t
	O → лише O2F2 (електророзряд, t = –1900C);

S, Se, Te → S2Hal2, EHal2, EHal4, TeI4, EF6 (Hal = F, Cl, Br)

	
	O2, t
	EO2

	
	S, t
	O → SO2;

Se, Te → ;

Po → PoS

	
	N2, t ≥12000C
	O2 → NO

	
	P, t
	O → P4O6, P4O10;

S → P4S3, P4S5, P4S7, P4S10;

Se → P4Se, P2Se, P2Se5;

Te → Te3P2

	
	C, t
	CE2 (крім Po)


Реакції з найважливішими реагентами
	
	Реагент, умови
	Продукти реакції

	Е
	H2O, t ≤1000C
	S → H2S + H2SO3; 

Te → TeO2;

Se, Ро → не реагують

	
	H2SO4(к)
	S, Se, Te → EO2;

Po → PoSO4

	
	H2SO4(р)
	лише Ро → PoSO4

	
	HNO3(к)
	S → H2SO4;

Se, Te → H2EO3;

Po → Po(NO3)4

	
	HNO3(р)
	не реагують

	
	HCl(р)
	лише Ро → PoCl2

	
	HF(р)
	лише Ро → PoF2

	
	NaOH (надлишок, кип’ятіння)
	S, Se, Te → Na2E + Na2EO3;

Ро → не реагує


5. НАЙВАЖЛИВІШІ СПОЛУКИ ЕЛЕМЕНТІВ VІ А ГРУПИ.

Бінарні сполуки
Сполуки з Гідрогеном
H2E – отруйні гази (окрім Н2О і Н2Ро) з неприємним запахом
Хімічні властивості:

1) аномальні властивості води пов’язані з малим розміром молекул Н2О і утворенням водневих зв’язків між ними;

2) водні розчини H2E (Е = S, Se, Te ) – слабкі двоосновні кислоти; Н2О – слабкий амфоліт (амфотерний електроліт); H2S, H2Se утворюють кислі і середні солі, а H2Te – середня солі.
3) H2E (крім Н2О) – сильні відновники, легко окисляються киснем повітря: за звичайної температури – до простих речовин, при спаленні – до діоксидів:
2H2E + О2 = 2Е + 2 Н2О
4) продуктами окислення H2S у розчинах іншими окислювачами можуть бути вільна сірка або сульфат-іон
I2 + H2S → 2HI + S;
Н2S + 4 Cl2 + 4 H2O → H2SО4 +8 НСl.
5) Н2О може окислюватися до О2 при дії сильних окисників і відновлюватися до Н2 при дії сильних відновників;
6) молекули Н2О здатні виступати у якості лігандів в аквакомплексах, утворювати кристалогідрати.
Сульфіди і полісульфіди

Всі сульфіди (крім сульфідів лужних Ме, лужно-земельних Ме і амонію) нерозчинні у воді, сульфди важких Ме забарвлені у різні кольори, забарвлення полісульфідів змінюється від жовтого до червоного зі зростанням ланцюга - S – S- 
Хімічні властивості:

1) у водному розчині сульфіди гідролізуються, деякі з них, наприклад сульфіди Al(III), Fe(III), Cr(III) – незворотньо:
Na2S + HOH ↔ NaHS + NaOH

Cr2S3 + 6HOH → 2Cr2(OH)3↓ + 3 H2S
2) більшість нерозчинних у воді сульфідів розчиняється в кислотах-неокисниках:
ZnS + 2HCl = ZnCl2 + H2S
3) всі сульфіди - відновники, продуктами окислення в залежності від умов є S, SO2, сульфати:
NiS + 2O2 = NiSO4
4) полісульфіди можуть окислюватися, відновлюватися, диспропорціонувати.
Оксиди (ЕО2, ЕО3)
Властивості оксидів елементів VІ А групи 

	Ст. ок.
	Формула 

оксиду
	Агрегатний стан за звичайних умов, колір
	tплавлення, oC  
	Кислотно–основні властивості

	+4
	SO2

SeO2

TeO2

PoO2


	Безбарвний газ

Тверда речовина, білий

Тверда речовина, білий

Кристалічна речовина, жовтий


	–75

Випаровується при 337 oC
733

Розкладається при 500 oC
	Кислотний 

Кислотний
Амфотерний 

Амфотерний

	+6
	SO3

SeO3

TeO3


	Безбарвна летка рідина
Тверда речовина, білий
Тверда речовина, жовтий
	16,8 (γ форма)
121
Розкладається при 400 oC
	Кислотний 

Кислотний
Кислотний


Гідроксиди та їх похідні

Оксиду ЕО2 відповідає гідроксид складу Н2ЕО3
Оксиду ЕО3 відповідає гідроксид складу Н2ЕО4

TeO3  - гідроксид Н6TeO6
Властивості гідроксидів елементів групи VІА
	Ст. ок.
	Формула

гідроксиду
	Агрегатний стан за звичайних умов, колір
	Кислотно–основні властивості
	Назва водного розчину гідроксиду

	+4
	Н2SО3

Н2SeО3

Н2TeО3


	Нестрійкий 
Тверда речовина, білий
Так само
	Кислота середньої сили
Кислота середньої сили
Амфотер, з посиленням кислотних властивостей


	Сульфітна кислота

Селенітна кислота

Телуритна кислота


	+6
	Н2SО4
Н2SeО4

Н2TeО4
	Безбарвна оліїста рідина

Кристалічна речовина, білий
Так само


	Сильна кислота

Сильна кислота
Слабка кислота
	Сульфатна кислота

Селенатна кислота

Телуратна кислота




Н2SО4 – сульфатна (сірчана) кислота - 
https://www.youtube.com/watch?v=aWRI1P0AVS0
6. БІОЛОГІЧНА ФУНКЦІЯ ТА ТОКСИЧНА ДІЯ СПОЛУК ЕЛЕМЕНТІВ VІ-А ГРУПИ

	
[image: image10.wmf]Символ
	Біологічна функція та токсична дія

	O
	1) Входить до складу ДНК.

2) Його біологічна функція в значній мірі визначається значною здатністю міцно зв’язувати електрони. В склад їжі організмів входять речовини в молекулах яких електрони знаходяться на більш високому енергетичному рівні, ніж у Оксигена. Тому перехід електронів від речовини їжі до Оксигену надає організму енергію, необхідну для руху, біохімічного синтезу тощо.

3) Оксиген у вигляді О2 – кисню нетоксичний, О3 – озон токсичний.

	S
	1) Важливий для всіх живих організмів: входить до складу амінокислот, як-то цистеїн, глютатіон та інші.

2) Чиста сірка нетоксична, токсичні деякі сполуки Сульфуру, так при вдиханні Н2S – сірководню у значних концентраціях людина непритомлює, а в деяких випадках в наслідок паралічу дихальних шляхів може навіть настати смерть; SО2 – Сульфур (IV) оксид є токсичною домішкою повітря промислових міст, при концентраціях 0,03 – 0,05 мг на 1 дм3 повітря викликає подразнення очей, горла, верхніх дихальних шляхів.

	Se
	1) Важливий для деяких форм життя, а також для людини.

2) Сполуки Селену токсичні.

	Te
	1) Сполуки Телуру токсичні.

2) Біологічна функція відсутня.

	Po
	1) Сполуки Полонію токсичні і радіоактивні.

2) Біологічна функція відсутня.


