
Лекция 12
Элементы VIА-группы

(халькогены)



Основные вопросы темы:

1. Природные ресурсы и общая 
характеристика элементов
VIА группы

2. Кислород. Классификация
кислородных  соединений 
и их свойства

3. Сера. Соединения серы и их свойства

4. Медико-биологическая роль 
соединений элементов VIА группы





Кислород – самый распространенный элемент в
земной коре (46,6% масс.).
Содержится в минералах: кварц, карбонаты, 
силикаты, алюмосиликаты и др.
Кислород существует: 
в виде простого вещества (в воздухе 21%) 
входит в состав воды 

Кислород – ОРГАНОГЕН!!!

Природные ресурсы кислорода



Природные 
ресурсы 
серы

Самородная сера

Минералы – сульфиды:
Пирит FeS2

Халькопирит CuFeS2

Сфалерит (цинковая обманка) ZnS
Галенит (свинцовый блеск) PbS

Минералы – сульфаты:
Гипс  CaSO4 · 2H2O
Мирабилит Na2SO4 · 10H2O

Сера

ГаленитХалькопиритПирит



Сера – органоген

метионин

цистеин



Zinc finger domain

X2-Cys-X2,4-Cys-X12-His-X3,4,5-His



Природные ресурсы 
селена

Чаще всего селен присутствует в сульфидных и 
сульфатных породах – частично замещает в них 
атомы серы

селенометионин селеноцистеин



Свойства О S Se Te
Содержание в
земной коре, %

46,6 5·10-2 6·10-5 1·10-6

Атомный
радиус, нм

0,066 0,102 0,116 0,135

Температура
плавления, 0С

-218,75 118,9 220,4 452,0

Температура
кипения, 0С

-182,97 444,6 958,1 1087,0

Плотность, г/см3

ЭО

1,27(тв.)
3,5

2,06
2,6

4,82
2,5

6,25
2,0

Общая характеристика элементов
VIА группы



Общая электронная формула:
[…] ns 2 (n–1)d 10np 4

Степени окисления:
O: –2,    –1,    0,    +1,    +2

H2O;  H2O2; O2;   O2F2;  OF2

S, Se, Te (Po): –2,   0,  +4,   +6
H2Э; Эх; ЭО2; ЭО3



Взаимодействие с водой,
кислотами и щелочами

3S + 2H2O D 2H2S + SO2 (t) 

Te + 2H2O D TeO2 + 2H2↑

Po + 2HCl = PoCl2 + H2↑

3S + 6NaOH = Na2SO3 + 2Na2S + 3H2O

(Se,Te)



0 -85,5 -65,7 -51,0

100 -60,3 -41,3 -4,0

-241,8 -20,2 73,0 99,6

d (H-Э), 
пм

96 134 146 169

‹(Н-Э-Н) 104,5 92 91 90

рК1 14 7,05 4,0 3,0

Особые
свойства

Р-ритель Легко
окисл.

Горит на
Возд.

Разл. при
О°С

ГИДРИДЫ

Ткип, °C



Соединения Э+4

SO2 SeO2 TeO2

восст. св-ва уменьш. 

2SO2 + SeO2 = 2SO3 + Se

кислотные св-ва уменьш.

H2SO3 H2SeO3 H2TeO3

в-ль ок-ль



Соединения Э+6

H2SeO4 + 2HCl = H2SeO3 + Cl2 + H2O

H2SO4 H2SeO4 Н6ТeO6

SO3 SeO3 TeO3

восст. св-ва уменьш.

КИСЛОТНЫЕ СВ–ВА УМЕНЬШ.



Кислород



В промышленности:

Ø перегонкой жидкого воздуха 
т. кип. O2 = -183 °С
т. кип. N2 = -196 °С

Получение кислорода

Ø электролизом водного раствора KOH: 
Fe  │ KOH, H2O │ Ni

30%
на аноде (Fe):  4OH- - 4e = O2↑ + 2H2O
на катоде (Ni):  2H2O + 2e = H2↑+ 2OH-



В лаборатории:

Ø 2H2O2 = 2H2O + O2  (Kat: МnO2; Pt)

При термическом разложении:

Ø 2HgO = 2Hg + O2

Ø 2KClO3 = 2KCl + 3O2

Ø 2KMnO4   = K2MnO4 + MnO2 + O2



Физические и химические свойства O2

ØO2 – газ без цвета, запаха и вкуса 

Молекула O2 неполярна ипарамагнитна

Растворимость кислорода
ØХорошо растворим в неполярных,
Øплохо растворим в полярных растворителях:
в воде: 3,15 мл О2 в 100 мл Н2О при 20°С 

Ø растворим в металлах, с которыми  не реагирует:
при 450 °С 1 см3 золота  растворяет 77, а 
платины 48 см3 кислорода



Кислород не реагирует:

Ø с инертными газами

Ø галогенами (кроме фтора)

Ø серебром

Ø золотом 

Ø платиновыми металлами (кроме осмия).



Ø Энтеральная оксигенотерапия – «кислородные 
коктейли»

Ø Гипербарическая оксигенация – применение
кислорода под повышенным давлением при
отравлениях угарным  газом, при инфарктах
миокарда и др.  

Применение кислорода в медицине

Ø Искусственная вентиляция лёгких



Молекулярный кислород плохо растворяется
в воде и, соответственно, в плазме крови.

При присоединении 
кислорода к гему образуется окси-
гемоглобин (Hb-O2) , способный
переносить и отдавать кислород 
тканям.

Молекула кислорода в качестве лиганда 
в оксигемоглобине



Гемоглобин



Озон
Ø O3 – газ светло-синий, 
т. пл. –192,7 °С; т. кип. –111,9 °С

Ø взрывоопасен

Ø ядовит 
Озоновый слой:

О2 + hν → 2О
О2 + O → О3

О3 + hν → О2 + О
О3 + O → 2О2



Молекула O3 полярна и диамагнитна

sp 2 – гибридизация
Получение:

электр. разряд

3 O2 D 2 O3
Растворимость: 
46 мл О3 в 100 мл Н2О при 20°С
(в 15 раз выше, чем у кислорода)



Озон – более сильный окислитель, чем 
кислород:
O3 + 2Н+ +  2е– = O2 + Н2O Е0 = + 2,07 В
O2 + 4Н+ +  4е– = 2Н2О           Е0 = + 1,23 В

8Ag + 2O3 = 4Ag2O + O2 (Au, Pt, Ir)

В отличие от кислорода:
O3 + 2KI + Н2SO4 = O2 ↑+ I2 + K2 SO4 + Н2O



Øокислитель в органической химии

Применение озона

Ø обеззараживание воды 
(озонирование)

Øотбеливание

Øдезинфекция

Ø озонотерапия



Типы бинарных
соединений кислорода:

а) оксиды, содержащие O2- (ZnO, Cu2O, HgO);

б) пероксиды, содержащие  O- , (Н2О2, Na2O2);      

в) надпероксиды   или  супероксиды,  в структуре 
которых  имеется ион O2

- (КO2, CsO2);

г) озониды, содержащие группу O3
- (NaO3).



Пероксид водорода H2O2

H2O2 – бесцветная 
вязкая жидкость (в 
толстом слое –
светло-голубая).
Молекула H2O2
полярна



Пероксид водорода H2O2

Диспропорционирование:

2H2O2 = 2H2O + O2
0↑

Окислительные св-ва:
PbS(т) + 4H2O2 =  PbSO4(т) + 4H2O

Восстановительные св – ва:
Cl2 + H2O2 = 2HCl + O2



Получение H2O2

В лаборатории:
2BaO + O2 =  2BaO2

BaO2 + H2SO4(конц., хол.) = BaSO4↓ + H2O2

или

BaO2 + H2O + CO2 = BaСO3↓ + H2O2



Применение пероксида водорода

Ø в качестве окислителя 

Ø антисептик

Ø в реактивной технике

Ø для дезинфекции



Сера



Сера S8α-S (ромбическая) 

β-S (моноклинная) 

E 95 °С

E 119 °С
S (ж)

E 445 °С    
кипение
S (г)

1500 °С E

S1

S8 – 54%
S6 – 37%
S4 – 5%
S2 – 4%

це
пи

S (аморфная)
«пластическая»



Взаимодействие серы с 
кислотами и щелочами

S + 6HNO3→ H2SO4 + 6NO2↑ + 2H2O

S + H2SO4 → 3SO2↑ + 2H2O

S + 4HNO3 → 4NO2↑ + SO2↑ + 2H2O

3S + 6KOH → K2SO3 + K2S + 3H2O



H2S - сероводород

Сероводород – бесцветный,  ядовитый 
газ с неприятным запахом

Молекула H2S  полярна



Получение

В промышленности: H2 + S D H2S

В лаборатории:  FeS + 2HCl= FeCl2 + H2S↑



Восстановительные 
свойства сероводорода

H2S + I2 = 2HI + S
H2S + 4Cl2 + 4H2O = 8HCl + H2SO4

2H2S (изб.) + O2 = 2H2O + 2S
2H2S + 3O2 (изб.) = 2H2O + 2SO2



Водный раствор H2S
(сероводородная кислота;
сероводородная вода)

1. H2S + H2O D HS– + H3O+; K1 = 1,05 · 10−7

2. HS– + H2O D S2– + H3O+; K2 = 1,23 · 10−13



Сульфиды

1. Растворимые в воде (катионы щелочных, 
щёлочноземельных элементов, аммония):

S2– + H2O D HS– + OH–

2. Разлагающиеся в воде:

Al2S3 + 6H2O = 2Al(OH)3↓ + 3H2S↑



Кислородные соединения:  SO2

Получение: обжиг пирита
4FeS2 + 11O2 = 2Fe2O3 + 8SO2

В лаборатории:
Me2SO3 + 2H2SO4 (конц.) = 

= 2MeHSO4 + SO2↑ + H2O

Ø SO2 – бесцветный газ с резким 
запахом, термически устойчив 



В водном растворе:

SO2 + H2O D HSO3
− + H+

K1 = 1,54·10−2

HSO3
− + H2O  D SO3

2− + H3O+

K2 = 6,31·10−8

2NaOH (избыток) + SO2 = Na2SO3 + H2O
2NaOH + 2SO2 (избыток) = 2NaHSO3

Сульфит и гидросульфит натрия – консерванты 
при изготовлении напитков и копчёностей



Окислительно-
восстановительные свойства SO2

Ø SO2 + 2H2S = 3S + 2H2O
ок-ль

Ø SO2 + 2H2O + I2 = H2SO4 + 2HI
в-ль



Ø отбеливание соломы, шерсти, шёлка

Применение SO2

Ø производство серной кислоты

Ø обеззараживание овощехранилищ



2Na2SO3 + O2 = 2Na2SO4

Na2SO3 + S = Na2S2O3

Тиосульфат-ион 
SO3S2–

Na2SO3S

Тиосульфаты



Химические свойства 
тиосульфатов

Na2SO3S + 2HCl = 2NaCl + H2O + SO2↑ + S↓

Na2SO3S + 4Cl2 + 5H2O = Na2SO4 + H2SO4 +8HCl

Na2SO3S + I2 = 2NaI + Na2S4O6 (тетратионат)



Политионаты – соли политионовых
кислот H2SnO6 (n = 4 – 6)

Строение тетратионат-иона: цепочка из 
4-х атомов серы:

Оказывают противомикробное и
противопаразитарное действие



Применение тиосульфатов 

Ø для лечения чесотки
Na2S2O3 + 2HCl = 2NaCl + SO2 + S + H2O

Ø в медицине  в качестве антидотов 
[Hg(S2O3)4]6-

Ø в химическом анализе



Молекула SO3 – неполярная 



ØSO3 + H2O = H2SO4;
∆H° = –130 кДж/моль
Ø в промышленности: 
SO3 + H2SO4 = H2S2O7

(дисерная кислота,
олеум)

Получение:
Ø2SO2 + O2 D 2 SO3
(600 °C, катализатор V2O5)



Серная кислота

ØH2SO4 – бесцветная 
вязкая жидкость,
плотность 1,84 г/см3, 
т. пл. 10,4 °С. 

ØПричина аномальных
свойств –
водородные связи



H2SO4 + сахар

C12H22O11 + H2SO4→ 12C + 11H2O·H2SO4

C + 2H2SO4→ CO2↑ + SO2↑ + 2H2O

C12H22O11 + 24H2SO4→ 12CO2 + 35H2O + 24SO2



Взаимодействие H2SO4 с 
металлами
Zn + 2H2SO4(93-98%) → ZnSO4 + SO2↑ + 2H2O
3Zn + 4H2SO4(50%) → 3ZnSO4 + S↓ + 4H2O
4Zn + 5H2SO4(30%) → 4ZnSO4 + H2S↑ + 4H2O
Zn + H2SO4(<20%) → ZnSO4 + H2↑

Cu + 2H2SO4(93-98%) → CuSO4 + SO2↑ + 2H2O
Cu + H2SO4 (<20%) ≠ 

Fe, Al, Cr + 2H2SO4(93-98%) ≠ без нагревания



Взаимодействие 
концентрированной 
H2SO4 с неметаллами
2P + 5H2SO4→ 2H3PO4 + 5SO2↑ + 2H2O

C + 2H2SO4→ CO2↑ + SO2↑ + 2H2O

S + H2SO4 → 3SO2↑ + 2H2O



Концентрированная 
H2SO4 как окислитель
8HI + H2SO4 → 4I2 + H2S↑ + 4H2O
2HBr + H2SO4→ Br2 + SO2↑ + 2H2O
2KBr + H2SO4→ Br2 + K2SO4 + SO2↑ + 2H2O

FeS + H2SO4→ FeSO4 + H2S↑
H2S + H2SO4→ S + SO2↑ + 2H2O

2FeSO4 + H2SO4→ Fe2(SO4)3 + SO2↑ + H2O



Купоросы
MeSO4·5(7)H2O (Me – Cu, 
Fe, Ni, Mg …)

Медный купорос

Квасцы Me+1Me+3(SO4)2·12H2O
(Me+1 – Na, K,b илиNH4…,

Me+3 – Al, Ga, Cr…)

Алюмокалиевые и хромока-
лиевые квасцы



Применение серной кислоты
и её солей

Ø В производстве минеральных 
удобрений: сульфат аммония; 
суперфосфат

Ø В производстве ядохимикатов

ØВ органическом синтезе

ØСульфат натрия – слабительное ср-во
ØКарловарская соль (сульфат калия и
натрия) – желчегонное ср-во

ØВодоотнимающее ср-во



СПАСИБО

ЗА

ВНИМАНИЕ!!!


