
ФЕДЕРАЛЬНОЕ АГЕНТСТВО ПО ОБРАЗОВАНИЮ 
 

Нижегородский государственный университет им. Н.И. Лобачевского 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

ФОСФОР 
 
 
 

Конспект лекций по курсу неорганической химии 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

Для студентов, обучающихся по направлению подготовки 
020100 «Химия» и специальностям 020101 «Химия»,  

240306 «Химическая технология монокристаллов, материалов и изделий  
электронной техники» 

 
 
 

Нижний Новгород 
2012 



 

© 2011 – 2012     А.А.Сибиркин 

2 

УДК 546 
ББК 24 

 
 
 

ФОСФОР: Составитель: Сибиркин А.А. Конспект лекций по курсу 
неорганической химии. – Нижний Новгород, 2012. – с. 
 
 
 

Рецензент:  
 
 
 

В методической разработке представлен программный материал, 
относящийся к химии фосфора и его соединений.  

Конспект лекций предназначен для студентов ННГУ, обучающихся по 
направлению подготовки 020100 “Химия” и специальностям 020101 
“Химия”, 240306  “Химическая технология монокристаллов, материалов и 
изделий электронной техники”. 
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Химический элемент фосфор 
 

Нахождение в природе 
 

Встречается в природе в виде фосфатов. 
 

Ca3(PO4)2   фосфорит, витлокит 
Ca5(PO4)3OH   гидроксилапатит 
Ca5(PO4)3F   фторапатит 
Ca5(PO4)3Cl   хлорапатит 

Fe3(PO4)2 ∙ 8H2O   вивианит 
 

В виде гидроксилапатита входит в состав костей и зубов 
животных и человека. 

 
Изотопный состав 

 

Моноизотопный элемент 31P. Синтезированы другие 
изотопы, которые радиоактивны. 
 

Строение атома и валентные возможности 
 

Электронная конфигурация атома 3s23p3. Является 
электронным аналогом азота и может проявлять все его валентные 
возможности (см. химический элемент азот, строение атома и 
валентные возможности).  Дополнительно к ним есть еще одно 
валентное состояние, которое очень характерно и распространено в 
соединениях фосфора. Оно появляется при распаривании s-
электронов внешнего электронного уровня на d-подуровень.  

 

 
 

                                         или            
 

Большинство соединений фосфора содержат пятивалентный 
фосфор с координационным числом фосфора 4. 
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Простое вещество фосфор 
 

К настоящему времени изучено свыше десяти простых 
веществ, образованных элементом фосфором. Наиболее значимы 
четыре.  
 

Белый фосфор  P4 
Красный фосфор  P∞ 
Черный фосфор  P∞ 

Фиолетовый фосфор  P∞ 
 

Получение 
 

1. Восстановление ортофосфатов углем в присутствии SiO2. 
 

Ca3(PO4)2 + 3SiO2 + 5C → 3CaSiO3 + 5CO + ½P4. 
 

2. Восстановление гидрофосфатов углем (свыше 1000 °С). 
 

3Сa(H2PO4)2 + 10C → Ca3(PO4)2 + 10CO + P4 + 6H2O. 
 
3. Красный фосфор образуется из белого при длительном 

нагревании при 260 °С в закрытом сосуде. 
4. Черный фосфор образуется длительным нагреванием 

белого фосфора  при 200 °С и давлении 12000 атм. или при 380 °С в 
присутствии ртути Hg. 

5. Фиолетовый фосфор получается кристаллизацией из 
сплава фосфора со свинцом или висмутом (по Гитторфу). 

6. Белый фосфор получается при конденсации паров, 
полученных нагреванием других модификаций при атмосферном 
давление без доступа воздуха. 

 
Строение 

 

Белый фосфор P4 – вещество молекулярного строения (атомы 
фосфора занимают вершины правильного тетраэдра).  
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Красный, фиолетовый и черный фосфор – вещества с 
атомной кристаллической решеткой. Они представляют собой 
неорганические полимеры. 
 

Физические свойства 
 

1. Белый фосфор P4. Пл. 44 °С, нерастворим в воде и 
хранится под слоем воды, растворим в CS2, C6H6, Et2O, S2Cl2, PCl3, 
маслах. Очень токсичен и пожароопасен, светится в темноте. 
Плотность ρ = 1.82 г/см3.  

 

2. Красный фосфор P∞ – вещество красного цвета с низкой 
химической активностью, нетоксичный, нерастворим в CS2 и 
другие растворителях, в темноте не светится. Плотность 
ρ = 2.2 г/см3.  

 

3. Фиолетовый фосфор P∞ – моноклинные кристаллы. 
Плотность ρ = 2.35 г/см3. 

 

4. Черный фосфор Р∞ состоит из цепочек атомов, имеет 
слоистую структуру, обладает металлическим блеском, заметной 
теплопроводностью и электропроводностью. Плотность 
ρ = 2.69 г/см3.  

 
Химические свойства 

 

1. Обменные реакции не характерны. К ним можно отнести 
взаимный переход простых веществ (аллотропное превращение). 

 

2. Окислительно-восстановительные реакции. 
2а. Проявляет окислительные свойства по отношению к 

водороду и металлам, переводя их в фосфин и фосфиды 
соответственно. 
 

P4 + 6H2 → 4PH3   (300 °С, давление) 
 

Na Na3P  (200 °С) P красный + Ca → Ca3P2  (400 °С) 
 

2б. При действии избытка сильных окислителей, особенно 
при повышенной температуре, фосфор превращается в соединения 
P+5. 
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HNO3(конц.) H3PO4 NO2 + H2O   
F2 PF5   (60 °С) 

KClO3 P4O10 KCl  (удар) P красный + 

H2O 

→ 

H3PO4 

+ 

H2  (900 °С) 
 

O2 P4O10 (60 °С) 
Cl2 PCl5 (90 °С) 
Br2 PBr5  P4 + 

KMnO4 + H2SO4 

→ 

H3PO4 + K2SO4 + MnSO4 + H2O  
 

2в. При действии окислителя – простого вещества в 
недостатке – образуются соединения P+3 (P4O6, PBr3, PCl3, PI3).  
 

N2O N2   P4 + 
CO2 

→ P4O6 + 
CO  (600 °С) 

 

Из точных количеств простых веществ получаются 
сульфиды фосфора P4Sn (n = 2°−°10). 
 

2г. Менее сильные окислители, даже взятые в избытке, 
переводят фосфор в состояние окисления P+3. 
 

H2SO4 SO2 P4 + H2SeO4 
→ H3PO3 + Se + H2O 

 

P4 + 8NaOH + 4H2O → 4Na2HPO3 + 6H2   (100 °С) 
 

2д. Окисление до фосфорноватой кислоты и ее солей 
(соединений P+4).  
 

P4 + 4O2 + 4H2O → 2H4P2O6     (40 °С, тление во влажном воздухе), 
 

H2O2 + NaOH Na2H2P2O6 + H2O P красный+ KMnO4 + H2O →  K2H2P2O6 + MnO(OH)2 + KOH 
 

P4 + 4NaClO2 + 4NaOH → 2Na2H2P2O6 + 4NaCl. 
 

2е. Диспропорционирование в щелочных растворах на 
холоду. Продуктами являются фосфин и гипофосфиты.  
 

NaOH NaH2PO2 
Ba(OH)2 

+ P4 + H2O → Ba(H2PO2)2 
+ PH3 



 

© 2011 – 2012     А.А.Сибиркин 

7 

 
 

2ж. Детоксикация белого фосфора (при попадании на кожу, в 
желудок, для утилизации отходов белого фосфора). Проводится 
действием растворами солей меди или серебра.  
 

CuSO4 Cu3P H2SO4  (20 °С) 
CuSO4 Cu H2SO4  (100 °С) P4 + H2O + 
AgNO3 

→ 
Ag 

+ H3PO4 + 
HNO3  (100 °С) 

 
Применение 
 
Белый фосфор P4 – для приготовления светящихся составов, 

получения фосфидов и фосфина. 
Белый и красный фосфор – для получения термической 

фосфорной кислоты H3PO4 (путем окисления фосфора кислородом 
воздуха до P4O10 с его последующей гидратацией). 

Красный фосфор – для производства спичек. 
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Соединение фосфора P−3 
 

PH3   PH4I   Ca3P2 
фосфин   соли фосфония   фосфиды 

 
Получение 

 

1. Взаимодействие простых веществ. 
 

P4 +6H2 → 4PH3    (300 °С) 
 

Na Na3P  (200 °С) P красный + Ca → Ca3P2  (400 °С) 
 

2. PH3 образуется при диспропорционировании P4 в 
щелочных растворах, термическом разложении кислот фосфора, 
содержащих связь P−H. 
 

NaOH NaH2PO2 
Ba(OH)2 

+ P4 + H2O → Ba(H2PO2)2 
+ PH3 

 

H3PO2 H3PO3 + PH3  (80°−°100 °С) 
H3PO3 H3PO4 + PH3  (200 °С) 

NaH2PO2 Na4P2O7 + NaPO3 + PH3 + H2  (250 °С) 
NaH2PO3 

→ 

Na4P2O7 + Na3PO4 + PH3 + H2O  (250 °С) 
 

3. Фосфиды образуются при восстановлении фосфатов при 
высоких температурах. 

 
C CO  (1000 °С) Ca3(PO4)2 + Al → Ca3P2 + Al2O3  (500 °С) 

 
4. Обменные реакции. 

 
H2O Ca(OH)2 

HCl раствор CaCl2 Ca3P2 + 
H3PO4 раствор 

→ PH3 + 
Ca(H2PO4)2 

 

PH3 + HI → PH4I 
PH4I + NaOH→ PH3 + NaI + H2O. 
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Строение 
 

Структурные формулы фосфина и иона фосфония  
 

                
 

Электронная пара на атоме фосфора определяет основные 
свойства фосфина. Этим свойством фосфин подобен NH3, но 
является более слабым, чем NH3, основанием.  

Ион фосфония подобен иону аммония NH4
+, но менее 

термически устойчив.  
Фосфиды – твердые вещества ионного строения.  

 
Физические свойства 

 

Фосфин PH3 – бесцветный газ с запахом гнилой рыбы. 
Пл. −134 °С, кип. −87 °С. 

Фосфиды – твердые вещества. 
Иодид фосфония – твердые неустойчивые вещества. 

 
Химические свойства 

 

1. Обменные реакции. 
1а. Фосфин PH3 – слабое основание. Реагирует подобно NH3 

с концентрированным HI и газообразными HCl и HBr, другими 
сильными кислотами. 
 

HI PH4I   
HBr PH4Br  (возг. +30 °С) 
HCl PH4Cl  (возг. −28 °С) 

HClO4 PH4ClO4   
PH3 + 

HBF4 

→ 

PH4BF4   
 

1б. Фосфиды гидролизуются водой и кислотами. См. 
получение соединений P−3, п. 4. 
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1в. Соли фосфония разлагаются щелочами, водой, 
при нагревании. 
 

PH4Cl → PH3 + HCl, 
PH4Cl + NaOH → PH3 + NaCl + H2O. 

 
1г. Образование фосфиновых комплексов. 

 

Ni + 4PH3 → [Ni(PH3)4]. 
 

[Ni(PH3)4] является фосфиновым аналогом карбонила никеля 
Ni(CO)4. 
 

1д. Замещение водорода на металл. 
 

PH3 + 3HgCl2 → P(HgCl)3↓ + 3HCl     (водный раствор HgCl2), 
2PH3 + 2Na → 2NaPH2 + H2   (в жидком NH3). 

 
1е. Образование полупроводниковых соединений класса 

AIIIBV (один элемент из третьей группы, второй – пятой группы 
периодической системы). Исходные вещества, подаваемые в 
систему в виде паров или разбавленные инертным газом, реагируют 
между собой с образованием твердого вещества. Побочные 
продукты удаляются из системы через газовую фазу. Такой процесс 
называется химическим осаждением из газовой фазы (CVD – 
chemical vapour decomposition). 

 

Ga(CH3)3 ∙ Et2O + PH3 → GaP + Et2O + 3CH4. 
 
 

2. Окислительно-восстановительные превращения. 
2а. Внутримолекулярное окисление восстановление. Так 

протекает термическое разложение PH3. 
 

4PH3 → P4 + 6H2   (выше 400 °С). 
 

2б. Окисление до соединений фосфора P+1 
(фосфорноватистой кислоты и гипофосфитов). Так действуют 
мягкие окислители.  
 

I2 + H2O H3PO2 + HI   PH3 + SO2 + H2O → H3PO2 + S  (кат. Hg) 
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2в. Окисление до соединений фосфора P+3 (фосфористой 
кислоты и фосфитов). Так действуют окислители средней силы. 

 
PH3 + 3H2SO4 конц → H3PO3 + 3SO2 + 3H2O. 

 
2г. Окисление до соединений фосфора P+4 пероксидом 

водорода в щелочной среде.  
 

NaOH конц. раствор Na4P2O6 PH3 + NaOH разб. раствор + H2O2 → Na2H2P2O6 
+ H2O 

 
2д. Окисление до соединений фосфора P+5 сильными 

окислителями, в том числе при нагревании. 
 

O2 H3PO4 (150 °С, горение) 
HNO3 конц H3PO4 + NO2 + H2O  PH3 + 
Cl2 избыток 

→ 
PCl5 + HCl  

 
O2 Ca3(PO4)2 (150 °С) Ca3P2 + Cl2 избыток 

→ CaCl2 + PCl5  
 

Применение  
 
Фосфин PH3 – для получения полупроводниковых 

материалов типа AIIIBV. 
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Соединения фосфора P−2 
 

Дифосфин P2H4 
 

Получение 
 

1. Образуется как примесь к PH3, полученном гидролизом 
Ca3P2, содержащим большее количество фосфора, чем 
соответствующем фосфиду кальция. Исходное вещество для 
синтеза получается из простых веществ в избытке фосфора.  

 
Строение  
 

Вещество молекулярной природы. Структурный аналог 
гидразина N2H4. 

 
Физические свойства 
 

Бесцветная жидкость. Пл. −99 °С, кип. +52 °С. Тривиальное 
название – «жидкий фосфористый водород».  

 
Химические свойства 
 

1. Обменные реакции. В литературе практически не 
освещаются. Может обладать основными свойствами, 
аналогичными таковым для гидразина.  

 

2. Окислительно-восстановительные реакции.  
2а. Термическое разложение на фосфин и «твердый 

фосфористый водород» P12H6. 
 

15P2H4 → 18PH3 + P12H6. 
 

2б. Самовоспламеняется на воздухе и поджигает PH3, 
содержащий примесь P2H4. Такая смесь выделяется при гниении 
трупов, и ее самовоспламенение на воздухе объясняет появление 
«огоньков» на кладбищах.  

 

2P2H4 + 7O2 → 2H3PO4 + 2HPO3. 
 

2в. Восстановительные свойства, аналогичные фосфину.  
 

Применение. Не находит. 
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Соединения фосфора P+1 
 

H3PO2    NaH2PO2 
фосфорноватистая кислота    гипофосфиты 

 
Получение 
 
1. Диспропорционирование белого фосфора P4 в холодных 

растворах щелочей (См. химические свойства P4). 
2. Окисление PH3 мягкими окислителями (см. химические 

свойства PH3). 
3. Обменные реакции. 
 

Ba(H2PO2)2 + H2SO4 → BaSO4 + 2H3PO2. 
 
Строение 
 

Структурные формулы фосфорноватистой кислоты и 
гипофосфит-иона: 
 

                   
 

Координационное число атомов фосфора равно 4, 
валентность фосфора равна 5. Молекула фосфорноватистой 
кислоты содержит одну OH – группу, а значит, эта кислота является 
одноосновной. Восстановительные свойства фосфорноватистой 
кислоты и гипофосфитов определяются наличием в молекуле 
связи P–H.  

Среди соединений серы структурными и химическими 
аналогами этих соединений являются сернистая кислота и 
гидросульфиты, среди соединений углерода – муравьиная кислота 
и формиаты. 
 

Физические свойства  
 

Фосфорноватистая кислота H3PO2 – бесцветные кристаллы, 
пл. +27 °С. 

Гипофосфиты – твердые вещества, растворяются в воде. 
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Химические свойства 
 

1. Обменные реакции. 
1а. H3PO2 – кислота средней силы, проявляет все свойства 

кислот. При осуществлении превращений не следует допускать 
разогревания системы во избежание разложения фосфорноватистой 
кислоты и гипофосфитов.  
 

NH3 NH4H2PO2 
NaOH NaH2PO2 + H2O H3PO2 + 

Na2CO3 

→ 
NaH2PO2 + CO2 + H2O 

 
1б. Гипофосфиты проявляют все свойства солей. 

 
Ba(H2PO2)2 + H2SO4 → BaSO4 + 2H3PO2. 

 
 

2. Окислительно-восстановительные реакции. Характерная 
группа свойств.  

 

2а. Диспропорционирование. По этому пути протекает 
термическое разложение.  
 

H3PO3 + PH3  (50 − 140 °С) H3PO2 → H3PO4 + PH3  (выше 170 °С) 
 

NaH2PO2 Na4P2O7 + NaPO3 + PH3 + H2  250 °С 
Ca(H2PO2)2 

→ CaHPO3 + H3PO3 + PH3  200 °С 
 

2б. Окисление до соединений фосфора P+3. Происходит при 
действии окислителей средней силы.  
 

H2SO4 SO2 + H2O (конц. H2SO4, 20 °С) 
HNO3 NO + H2O (разб. HNO3) 
CuSO4 CuH↓ + H2SO4 (конц. H3PO2) 
AgNO3 Ag↓ + HNO3 (раствор AgNO3) 
As2O3 As↓ + H2O (разб. HCl) 

H3PO2 + 

GeCl4 

→ H3PO3 + 

GeCl2 + HCl (конц. HCl) 
 

NaH2PO2 + NaOH + H2O2 → Na2HPO3 + 2H2O. 
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2в. Окисление до соединений фосфора P+5. Происходит при 
действии сильных окислителей. 
 

HNO3 конц NO2 + H2O 
Cl2 + H2O HCl 

KMnO4 + H2SO4 K2SO4 + MnSO4 + H2O H3PO2 + 

K2Cr2O7 + H2SO4 

→ H3PO4 + 

K2SO4 + Cr2(SO4)3 +H2O 
 

2г. Восстановление до PH3 при действии металлов в 
присутствии разбавленных кислот. 
 

H3PO2 + 2Zn + 4HCl → PH3 + 2ZnCl2 + 2H2O. 
 
 

Применение 
 
Гипофосфит натрия NaH2PO2 используется для получения 

металлических покрытий химическим способом без применения 
электролиза. Получаются покрытия из Ni, Cu, Ag и других 
металлов средней и малой химической активности. 
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Соединение фосфора P+3 
 

P4O6  H3PO3  Na2HPO3  PX3 
гексаоксид 
тетрафосфора  фосфористая кислота  фосфиты  тригалогениды 

фосфора 
 

Получение 
 

1. Взаимодействие простых веществ приводит к оксиду и 
галогенидам. В синтезе используются избыток фосфора для 
исключения образования соединений фосфора P+5. 

 
2. Окисление белого фосфора P4 концентрированной серной 

кислотой или кипящим раствором NaOH (см. химические 
свойства P4). 

 
3. Окисление фосфина, гипофосфитов и фосфорноватистой 

кислоты окислителями средней силы (см. химические свойства PH3 
и химические свойства H3PO2). 

 
4. Обменные реакции. 
4а. Гидратация оксида. 

 
P4O6 + 6H2O → 4H3PO3. 

 
4б. Гидролиз хлоридов. 

 
PBr3 HBr 
PI3 

+ H2O → H3PO3 + HI 
 

H2O H3PO3 PCl3 + H3PO4+ H2O → H4P2O6 
+ HCl 

 
4в. Превращение кислоты в соль. 

 
NaOH H2O 

Na2CO3 
+ H3PO3 → Na2HPO3 + CO2 + H2O 
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Строение 
 

Структурные формулы гексаоксида тетрафосфора, 
фосфористой кислоты и тригалогенидов фосфора: 
 

                         
 

В оксиде P4O6 и галогенидах PX3 координационное число 
фосфора равно 3, у атома фосфора имеется неподеленная 
электронная пара. Продукт гидролиза PX3 быстро 
перегруппировывается в соединение фосфора с координационным 
числом 4.  
 

 
 

Фосфористая кислота H3PO3 является двухосновной 
кислотой (в молекуле две OH−группы). Обладает 
восстановительными свойствами за счет наличия в молекуле 
связи P–H. Является структурным и химическим аналогом 
фосфорноватистой и муравьиной кислот.  
 

Физические свойства 
 

Фосфористая кислота H3PO3 – бесцветные кристаллы, 
пл. 74 °С. 

Фосфиты – твердые вещества. 
Гексаоксид тетрафосфора (оксид фосфора (III)) P4O6 – белые 

кристаллы, пл. +24 °С, кип. 175 °С. 
Трифторид фосфора PF3 – бесцветный газ, устойчив на 

воздухе, кип. −102 °С. 
Трихлорид фосфора PCl3 – бесцветная жидкость, 

гидролизуется, кип. +75 °С. 
Трибромид фосфора PBr3 – бесцветная жидкость, 

гидролизуется, кип. +173 °С. 
Трииодид фосфора PI3 – красный кристалл, пл. +61 °С. 
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Химические свойства 
 
1. Обменные реакции. Характерная группа свойств.  
1а. Гидратация P4O6 и гидролиз PX3. 
 

H2O H3PO3  (фосфористая кислота) P4O6 + H3PO3 
→ H4P2O5  (дифосфористая кислота) 

 

H2O H3PO3 + HX PX3 + NaOH → Na2HPO3 + NaX 
 

Дифосфористая кислота H4P2O5 является продуктом 
межмолекулярной дегидратации фосфористой кислоты при 100 °С 
в вакууме.   

 

 
 

Эта кислота является двухосновной. Константы ее 
диссоциации близки между собой, так как отщепление одного 
атома водорода от гидроксогруппы не приводит к заметному 
изменению электронной плотности в другой гидроксильной группе, 
связанной со вторым атомом фосфора, в силу их удаленности друг 
от друга на несколько атомов.  
 

1б. Взаимные превращения фосфористой кислоты и 
фосфитов. Средние соли (Na2HPO3) образуются в избытке щелочей, 
кислые (NaH2PO3) – в недостатке щелочей. Дифосфиты (Na2H2P2O5) 
являются средними солями.  

 

NaOH избыток Na2HPO3 
NaOH недостаток NaH2PO3 H3PO3 + 
Na2CO3 избыток 

→ 
Na2HPO3+ CO2 

+ H2O 

 

2NaH2PO3 → Na2H2P2O5 + H2O    (100 °С) 
 

AgNO3 Ag2HPO3↓  
CaCl2 CaHPO3↓ NaNO3 
SrCl2 SrHPO3↓ NaCl Na2HPO3 + 

BaCl2 

→ 

BaHPO3↓ 

+ 
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1в. Замещение атома галогена на атом другого галогена.  
 

HF HCl PCl3 + ZnF2 
→ PF3 + ZnCl2 

(20 − 50 °С) 

 
1г. Тригалогениды фосфора PX3 образуют комплексные 

соединения с некоторыми металами: 
 

PF3 Ni [Ni(PF3)4] 
PCl3 

+ Ni(CO)4 
→ [Ni(PCl3)4] + 4CO 

 
 

2. Окислительно-восстановительные превращения.  
2а. Окисление до соединений фосфора P+5 – наиболее 

характерное направление превращения при действии окислителей. 
 

P4O6 O2 P4O10  
PX3 X2 PX5 (кроме PI3) 
PF3 Cl2 PF3Cl2  
PX3 O2 POX3  
PCl3 S PSCl3  
PCl3 

+ 

KClO3 

→ 

POCl3 + KCl  
 

H2O H2 (150 °С) 
H2SO4 конц SO2 + H2O (нагревание) 

NO2 NO  
HNO3 раствор NO + H2O  

Cl2 + H2O HCl  
AgNO3 Ag + HNO3  

H3PO3 + 

Hg(NO3)2 

→ H3PO4 + 

Hg + HNO3  
 

Cl2 NaCl 
Br2 NaBr Na2HPO3 + NaOH + 

HgCl2 
→ Na3PO4 + 

Hg2Cl2 + NaCl 
+ H2O 

 
2б. Диспропоционирование. Происходит при термическом 

разложении оксида P4O6, фосфористой кислоты и ее солей.  
 

P4O6 P4O8 + P красный (250 °С) 
H3PO3 H3PO4 + PH3 (200 °С, примесь P2H4) 

Na2HPO3 
→ 

Na4P2O7 + Na3PO4 + PH3 + H2O (200 °С) 
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2в. Восстановление до PH3 действием металлов в кислой 
среде.  
 

H3PO3 H2O 
Na2HPO3 

+ Zn + HCl → PH3 + ZnCl2 + NaCl + H2O 
 
 

Применение.  
 
Фосфористая кислота H3PO3 – восстановитель в 

неорганическом синтезе.   
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Соединения фосфора P+4 
 

H4P2O6  H2P2O6
2−  P2O6

4− 
фосфорноватая 

(гипофосфорная) 
кислота 

 дигидро- 
гипофосфат-ион  гипофосфат-ион 

 
Получение. 
 

1. Окисление простого вещества (белого или красного 
фосфора) в нейтральной или щелочной среде. См. химические 
свойства простых веществ, п. 2д. Щелочная среда снижает 
активность окислителя и позволяет избежать получения 
соединений фосфора P+5. 

 

2. Окисление фосфина PH3 щелочным раствором пероксида 
водорода. См. химические свойства соединений фосфора P+3, п. 2г.  

 
3. Обменные реакции в водном растворе.  
 

Na4P2O6 + Pb(NO3)2 → Pb2P2O6 + 4NaNO3, 
Pb2P2O6 + 2H2S → 2PbS↓ + H4P2O6. 

 

Использование серной кислоты, например, в процессе  
 

Ba2P2O6 + 2H2SO4 → 2BaSO4 + H4P2O6, 
 

нежелательно, поскольку в сильнокислой среде, создаваемой 
серной кислотой, происходит диспропорционирование 
фосфорноватой кислоты H4P2O6 на фосфористую H3PO3 и 
фосфорную H3PO4.  

 
Строение. 
 

Атомы фосфора связаны между собой ковалентной связью. 
Структурные формулы фосфорноватой кислоты, 
дигидрогипофосфат-иона и гипофосфат-иона: 
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Константы диссоциации фосфорноватой кислоты по 
первой и второй ступеням близки друг другу, по третьей и 
четвертой ступеням они также отличаются незначительно.  
 

Ka1 = 6.3 ∙ 10−3  Ka2 = 1.6 ∙ 10−3 
Ka3 = 5.4 ∙ 10−8  Ka4 = 9.3 ∙ 10−11 

 

Это означает, что диссоциация одной гидроксогруппы лишь 
незначительно изменяет распределение электронной плотности 
около аналогичной гидроксогруппы у другого атома фосфора. Это 
связано с их взаимной удаленностью друг от друга на несколько 
атомов.  

В процессе нейтрализации фосфорноватой кислоты сначала 
происходит замещение сразу двух атомов водорода, а затем еще 
двух атомов водорода в одну стадию.  

 
Физические свойства 
 
Фосфорноватая кислота H4P2O6 – бесцветные кристаллы, 

пл. 73 °С с разложением. 
Гексагидрат дигидрогипофосфата натрия Na2H2P2O6 ∙ 6H2O, 

декагидрат гипофосфата натрия Na4P2O6 ∙ 10H2O, 
тригидрогипофосфат калия K3HP2O6 – твердые вещества, 
растворимые в воде.  

Гипофосфаты кальция Сa2P2O6 и бария Вa2P2O6 – твердые 
вещества, нерастворимые в воде.  

 
Химические свойства 
 

1. Обменные реакции. 
 

1а. Состояние гипофосфат-иона в растворе. По причине 
близости силы кислоты по первой и второй ступеням и по третьей и 
четвертой ступеням в растворе удается выделить примерные 
области преобладания только трех гидратных форм гипофосфат-
иона.  
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Перемещение вправо по шкале рН достигается действием 
веществ основного характера (щелочей, карбонатов), перемещение 
влево – действием веществ кислотного характера.  

 
1б. Осаждение малорастворимых солей.  
 

H4P2O6 + 2Ba(OH)2 → Вa2P2O6↓ + 2H2O. 
 
2. Окислительно-восстановительные реакции.  
 

2а. Восстановительные свойства. Медленно окисляются до 
фосфат-ионов. Это свойство является общим для дитионовой, 
фосфорноватой и щавелевой кислот, для их солей дитионатов, 
гипофосфатов и оксалатов.  

 

KMnO4 + H2SO4 K2SO4 + MnSO4 + H2O  
K2Cr2O7 + H2SO4 K2SO4 + Cr2(SO4)3 + H2O  

HNO3 конц NO2 + H2O  H4P2O6 + 

Cl2 + H2O 

→ H3PO4 + 

HCl  
 

Na4P2O6 + NaOCl → Na2P4O7 + NaCl. 
 

Окислению способствует кислая среда, обостряющая 
окислительную активность применяемых окислителей.  

 
2б. Диспропорционирование. При термическом разложении 

фосфорноватой кислоты в виде индивидуального вещества или в 
растворе образуются производные фосфора P+3 и P+5 в 
эквимолярных количествах.  

 

H4P2O6 → HPO3 + H3PO3  (80 °C) 
H4P2O6 → H3PO4 + H3PO3  (в растворе) 

 

При разложении солей, протекающих при более высокой 
температуре, образуются производные фосфора P−3 и P+5, как это 
имеет место при термическом разложении фосфористой кислоты и 
фосфитов.  

 

4(Na4P2O6 ∙ 10H2O) → PH3 + 3Na4P2O7 + Na3PO4 + NaOH + 38H2O, 
4(Na2H2P2O6 ∙ 6H2O) → PH3 + 7NaPO3 + NaOH + 26H2O. 
 
Применение. Не находят.  
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Соединения фосфора P+5 
 

Оксид фосфора (V)  P4O10 
Пентагалогениды  PX5 
Оксотригалогениды  POX3 
Фосфорные кислоты  H3PO4     H4P2O7    HPO3 

Фосфаты  Na3PO4   Na4P2O7   NaPO3 
 

Получение 
 

1. Оксид фосфора P4O10 образуется из простых веществ, 
окисление низших оксидов. 

 
P4  

P4O6 + O2 → P4O10 
P4O8  

 
2. Галогениды фосфора получают галогенированием 

простого вещества и тригалогенидов.  
 

P4 белый  
P красный + X2 → PX5 

PX3  
 

Активнее реагирует белый фосфор, менее активен красный. 
Реакция с йодом не протекает.  
 

3. Получение оксогалогенидов фосфора. 
 

3а. Окисление соединений P(+3): 
 

2PCl3 + O2 → 2POCl3  (60 °С) 
3PCl3 + KClO3 → 3POCl3 + KCl  (20 °С) 

2PBr3 + O2 → 2POBr3  (80 °С) 
 

3б. Замещение атомов галогена на кислород в 
пентагалогенидах. 

 

PCl5 + SO2 → POCl3 + SOCl2, 
PCl5 + H2O пар в недостатке → POCl3 + 2HCl, 
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CH3COOH CH3COCl 
H3BO3 B2O3 
H2C2O4 CO + CO2 

PCl5 + 

H2SO4 

→ POCl3 + HCl + 

HSO3Cl 
 

3в. Замещение атомов кислорода в оксиде на галоген. 
 

HCl газ POCl3 + HPO3 
HBr газ POBr3 + HPO3 P4O10 + 

PCl5 
→ 

POCl3 
 

4. Получение фосфорных кислот.  
 

4а. Метафосфорная кислота получается действием воды на 
P4O10. Она также образуется, если P4O10 используется как 
водоотнимающее средство. 

 

P4O10 + 2H2O → 4HPO3, 
 

HClO4 Cl2O7 P4O10 + HNO3 
→ N2O5 

+ HPO3 

 

Метафосфорная кислота является продуктом дегидратации H3PO4 в 
вакууме. 
 

H3PO4 → HPO3 + H2O         (вакуум, 300 °С) 
 

4б. Ортофосфорная кислота получается действием кислот на 
природные фосфаты, действием избытка воды на галогениды и 
оксогалогениды фосфора P+5, гидратацией HPO3 при кипячении ее 
водного раствора в присутствии сильных кислот. 

 

Ca5(PO4)3F 
Ca3(PO4)2 

+ H2SO4 выше 60 % → H3PO4 + CaSO4 + HF 
 

PX5 
POX3 

+ H2O → H3PO4 + HX 
 

HPO3 + H2O → H3PO4   (в присутствии HNO3) 
 

Экстракционная фосфорная кислота получается действием 
серной кислоты на природные фосфаты. Она содержит 
значительное количество примесей и используется для 
производства минеральных удобрений.  
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Термическая фосфорная кислота получается гидратацией 
оксида фосфора (V), который образуется действием кислорода 
воздуха на простое вещество фосфор, выделяющийся при действии 
кокса и песка на природные фосфаты. Она отличается меньшим 
содержанием примесей и пригодна как реактив.  

 
4в. Пирофосфорная кислота H4P2O7 получается 

дегидратацией H3PO4 при нагревании при атмосферном давлении. 
 

2H3PO4 → H4P2O7 + H2O      (150 °С). 
 

5. Получение солей фосфорных кислот.  
 

5а. Ортофосфаты (средние и кислые) получают по обменным 
реакциям с участием кислот, оснований и солей. Природа продукта 
определяется соотношением количеств реагентов.   
 

NaOH избыток H2O H3PO4 + Na2CO3 избыток 
→ Na3PO4 + CO2 

 

Ca3(PO4)2 + 2H2SO4 → 2CaSO4 + Ca(H2PO4)2 (простой суперфосфат), 
Ca5(PO4)3F + 5H2SO4 избыток → 5CaSO4 + 3H3PO4 + HF, 

Ca3(PO4)2 + 2H3PO4 конц → 3Ca(H2PO4)2. 
 

H2SO4 Na2SO4 
HCl NaCl 

HNO3 NaNO3 
Na3PO4 + 

H3PO4 

→ Na2HPO4 
NaH2PO4 + 

 
 

Исходными соединениями, содержащим фосфор P+5, могут 
выступать галогениды и оксогалогениды фосфора, 
гидролизующиеся до H3PO4. 
 

PCl5 NaOH избыток H2O 
POCl3 

+ Na2CO3 избыток 
→ Na3PO4 + NaCl + CO2 

 

Обменные реакции между солями в растворе могут быть 
использованы для синтеза, если образуется осадок.  
 

Na2HPO4 CaHPO4↓ CaCl2 + Na2HPO4+ NH3 
→ Ca3(PO4)2↓ + NH4Cl + NaCl 

 

Na2HPO4 + NH4Cl → NaNH4HPO4↓ + NaCl (из конц. растворов) 
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5б. Пирофосфаты (дифосфаты) получают термическим 
разложением кислых фосфатов или средних двойных фосфатов 
металла и аммония. Для синтеза подходят те ортофосфаты, в 
которых на один атом фосфора P+5 приходятся два однозарядных 
или один двухзарядных катиона металла.  
 

Na2HPO4 Na4P2O7  
CaHPO4 Ca2P2O7 + H2O 

MgNH4PO4 
→ 

Mg2P2O7 + NH3  
 

5в. Метафосфаты получают термическим разложением 
дигидрофосфатов или кислых и средних двойных фосфатов 
металла и аммония. Для синтеза пригодны те ортофосфаты, в 
которых но один атом фосфора P+5 приходится один однозарядный 
катион металла.  
 

NaH2PO4 NaPO3 + H2O  соль Грэма  (250 °С) 
NaNH4HPO4 

→ NaPO3 + H2O + NH3  соль Курроля  (700 °С) 
 

Для синтеза не подходят водные растворы из-за возможности 
превращения получающихся метафосфатов в ортофосфаты.  

В синтетических целях прибегают также к замещению 
атомов водорода в H3PO4 на металл действием рассчитанного 
количества солей летучих кислот. 
 

H3PO4 + NaNO3 → NaPO3 + H2O + HNO3   соль Мадрелла   (330 °С). 
 
Метафосфаты натрия имеют циклическое полимерное 

строение. Образование и взаимное превращение олигомеров 
отражает схема:  

 
NaH2PO4 → Na2H2P4O7 → (NaPO3)x → 

дигидрофосфат  кислый  
дифосфат, 160 °С  смесь олигомеров 

(соль Грэма), 250 °С  
 

→ Na3P3O9 → Na6P6O18 

 триметафосфат, 525 °С  гексаметафосфат 
(соль Курроля), 650 °С 
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5г. Триортофосфаты (трифосфаты) получаются нагреванием 
смеси кислых содей в заданном молярном отношении. 
 

NaH2PO4 + 2Na2HPO4 → Na5P3O10 + 2H2O  (400 − 500 °C) 
NaPO3 + Na4P2O7 → Na5P3O10  (400 − 500 °C) 

 
6. Фосфонитрилхлорид PNCl2 получается замещением в 

молекуле PCl5 трех атомов хлора на азот. 
 

PCl5 + NH4Cl → PNCl2 + 4HCl     (250 − 350 °C) 
 
Полученный продукт тримеризуется с образованием 

прозрачной эластичной массы.  
 
Строение 
 
Самый характерный структурный фрагмент содержит 

пятивалентный четырехкоординированный атом фосфора, от 
которого отходит три одинарные и одна двойная связь (обычно к 
атому кислорода). 

Структурные формулы оротофосфорной кислоты и ее 
хлорангидрида – оксотрихлорида фосфора: 

 

                  
 
Структурные формулы анионов фосфорной кислоты – 

дигидрофосфата, гидрофосфата и фосфата: 
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Структурные формулы пирофосфорной кислоты, 
кислого и среднего пирофосфата: 

 

             
 

 
 
Строение триортофосфат-иона (трифосфат-иона): 
 

 
 
Структурные фрагменты метафосфорной кислоты и 

метафосфат-иона: 
 

                  
 
Метафосфорная кислота и метафосфаты являются 

циклическими молекулами, содержащими три (триметафосфаты), 
четыре (тетраметафосфаты) или шесть (гексаметафосфаты) таких 
структурных фрагментов. 

Фосфонитрилхлорид содержит в своей структуре звено 
атомов:  
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Он образует циклический тример и неразветвленный 

полимер с такими элементарными звеньями.  
В соединениях фосфора P+5 реализуются и более редкие 

валентные состояния с координационными числами 5 (пентахлорид 
фосфора PCl5) и 6 (гексафторофосфат-ион PF6

−). 
 

                      
 
Физические свойства 
 

Пентахлорид фосфора PCl5 – белые кристаллы, пл. 166 °С. 
Оксотрихлорид фосфора POCl3 – бесцветная летучая 

жидкость, пл. +1 °С, кип. 106 °С.  
Оксокислоты фосфора H3PO4, H4P2O7 и HPO3 – твердые 

легкоплавкие вещества.  
Кислые соли оксокислот фосфора – твердые вещества, 

разлагаются при нагревании.  
Средние соли – твердые вещества, устойчивые к нагреванию, 

плавятся.  
 
 
 

Химические свойства 
 
1. Обменные реакции. 
 

1а. Оксиды, гидроксиды, галогениды и оксогалогениды 
фосфора P+5 являются веществами кислотной природы. 
Продуктами их гидратации и гидролиза является фосфорная 
кислота H3PO4, при действии щелочей переходящая в соли.  
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P4O10   
PCl5 + H2O → H3PO4 + HCl 

POCl3  HCl 
 

NaH2PO4 
Na2HPO4 

P4O10 
H3PO4 

+ NaOH 
Na2CO3 

→ 
Na3PO4 

+ H2O 
CO2 

 
 

NaH2PO4 
Na2HPO4 

PCl5 
POCl3 

+ NaOH 
Na2CO3 

→ 
Na3PO4 

+ NaCl + H2O 
CO2 

 
 

1б. Состояние фосфат-ионов в растворе. Сила фосфорной 
кислоты по отдельным ступеням заметно (примерно на пять 
порядков) отличается, так что можно выделить интервалы 
преобладания протонированных форм фосфатов.  

 

Ka1 = 7.1 ∙ 10−3  Ka2 = 6.3 ∙ 10−8  Ka3 = 4.2 ∙ 10−13 
 

Области преобладания протонированных форм фосфат-иона 
приведены на рисунке. Там же приведены значения водородных 
показателей для растворов указанных концентраций. 

 

 
     H3PO4                NaH2PO4                    Na2HPO4               Na3PO4   
0.1 М  рН 1.5      1 %  рН 4.6                1 %  рН 8.9          1 %  рН 12.1   
 

Перемещение вправо по диаграмме достигается добавлением 
веществ основного характера (щелочей, карбонатов, аммиака), 
перемещение влево происходит при действии кислот, их 
ангидридов, кислых солей.  

 
 
1в. Состояние пирофосфат-ионов в растворе. Сила 

пирофосфорной кислоты по первым двум ступеням отличается 
незначительно, константы диссоциации по третьей и четвертой 
ступеням достаточно близки.  
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Ka1 = 1 ∙ 10−1  Ka2 = 1.1 ∙ 10−2 
Ka3 = 2.9 ∙ 10−7  Ka4 = 3.6 ∙ 10−9 

 

Поэтому замещение ионов водорода протекает по двум 
ступеням сразу и по двум ступеням потом. Области преобладания 
протонированных форм пирофосфат-иона приведены на рисунке. 
Там же приведены значения водородных показателей для растворов 
указанных концентраций. 

 

 
                            Na2H2P2O7                                 Na4P2O7          
                           1 %  рН 4.2                            1 %  рН 10.2         
 

В водном растворе при хранении пирофосфорная кислота 
переходит в фосфорную. В избытке щелочи пирофосфаты 
переходят в фосфаты.  

 

H4P2O7 + H2O → 2H3PO4, 
Na4P2O7 + 2NaOH → 2Na3PO4 + H2O. 

 
1г. Состояние метафосфат-ионов в растворе. Метафосфорная 

кислота является достаточно сильной. Для триметафосфорной 
кислоты (HPO3)3 константа диссоциации Ka3 = 9 ∙ 10−3. Поскольку 
Ka1 и Ka2 должны быть еще выше, то метафосфорную кислоту 
можно считать сильной кислотой. В пересчете на одну ступень (для 
формульной единицы HPO3) диаграмма состояния имеет вид: 

 

 
 

В водном растворе метафосфорная кислота постепенно 
переходит в фосфорную. В избытке щелочи метафосфаты образуют 
фосфаты. Это означает разрыв мостиков P−O−P в метафосфорной 
кислоте.  

 

HPO3 + H2O → H3PO4, 
NaPO3 + 2NaOH → Na3PO4 + H2O. 
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1д. Осаждение кальциевых солей ортофосфорной кислоты. 

Среди фосфатов кальция есть только одно растворимое в воде 
соединение – дигидрофосфат кальция Ca(H2PO4)2. Другие фосфаты 
осаждаются по реакциям: 

 
Na2HPO4 CaHPO4 ∙ 2H2O NaCl 

Na2HPO4 + NH3 Ca3(PO4)2 NaCl + NH4Cl CaCl2 + 
Na3PO4 

→ 
Ca5(PO4)3OH 

+ 
Na2HPO4 

 
Изменение состава продуктов осаждения, выражающееся в 

возрастании отношения числа атомов кальция к числу атомов 
фосфора в формульной единице осадка, объясняется нарастанием 
щелочности среды. Смесь гидрофосфата аммония и аммиака 
является менее щелочной, чем раствор фосфата натрия, 
подвергающегося сильному гидролизу по первой ступени.  

Осадки фосфатов кальция растворимы в сильных кислотах 
благодаря образованию фосфорной кислоты или дигидрофосфата 
кальция.  

 
 

1е. Осаждение серебряных солей фосфорных кислот. 
Происходит в нейтральной и слабощелочной средах.  

 
NaPO3 AgPO3 белый  

Na4P2O7 Ag4P2O7 белый  AgNO3 + 
Na2HPO4 

→ 
Ag3PO4 желтый 

+ NaNO3  
+NaH2PO4 

 
В кислой среде осадки растворяются, а в сильнощелочной 

среде происходит осаждение оксида серебра из-за высокой 
щелочности раствора фосфата натрия.  

 

2AgNO3 + 2Na3PO4 + H2O → Ag2O + 2NaNO3 + 2Na2HPO4.  
 

Осадки фосфатов серебра растворяются в кислотах, растворе 
аммиака и тиосульфата натрия.  

 

AgPO3 HNO3 AgNO3 HPO3 
Ag4P2O7 NH3 [Ag(NH3)2]OH (NH4)2HPO4 
Ag3PO4 

+ 
Na2S2O3 

→ 
Na3[Ag(S2O3)2] 

+ 
Na3PO4 

+ H2O 
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1ж. Взаимное превращение фосфорных кислот и их солей. 

См. получение соединений фосфора P+5, п. 4, 5. 
 
 
1з. Термическое разложение кислых солей и аммонийных 

солей. Состав продуктов определяется соотношением нелетучих 
начал (ионов металлов, атомов фосфора) в исходном соединении 
или их смеси.  

 
2NaH2PO4 → Na2H2P2O7 + H2O         (160 °C), 
NaH2PO4 → NaPO3 + H2O                  (250 °C), 

NaNH4HPO4 → NaPO3 + NH3 + H2O, 
2Na2HPO4 → Na4P2O7 + H2O, 

2MgNH4PO4 → Mg2P2O7 + 2NH3 + H2O, 
NaH2PO4 + 2Na2HPO4 → Na5P3O10 + 2H2O, 

NaPO3 + Na4P2O7 → Na5P3O10. 
 
1и. Превращение солей одних изополикислот фосфора в 

другие. К этому типу реакций относится термическое разложение 
пирофосфатов и взаимодействие метафосфатов с оксидами, 
гидроксидами или карбонатами металлов. Оба этих процесса 
приводят к увеличению отношения числа атомов металла к числу 
атомов фосфора, т.е. накоплению нелетучих начал в продукте 
реакции.   

 
6Ca2P2O7 → 4Ca3(PO4)2 + P4O10    (1200 °C), 

Ca(PO3)2 + 2CaO → Ca3(PO4)2. 
 
1к. Образование изополисоединений с анионами 

кислородсодержащих кислот фосфора в других валентных 
состояниях. Так, гидролиз трихлорида фосфора (хлорангидрида 
фосфористой кислоты) раствором фосфорной кислоты приводит к 
фосфористофосфорной кислоте H4P2O6.  

 
PCl3 + H3PO4 + 2H2O → H4P2O6 + 3HCl           (50 °C). 

 
Структурная формула фосфористофосфорной кислоты: 
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Фосфористофосфорная кислота является трехосновной 

(содержит три гидроксильные группы). Она проявляет 
восстановительные свойства за счет связи P−H, подобно 
фосфористой кислоте. В кислой среде присоединяет воду с 
образованием фосфористой и фосфорной кислот.  

 

H4P2O6 + H2O → H3PO3 + H3PO4. 
 
Фосфористофосфорная кислота является изомером 

фосфорноватой кислоты.  
 
1л. Образование гетерополисоединений.  
Гетерополисоединения образуются действием кислот на 

смесь солей фосфорной кислоты и молибденовой или 
вольфрамовой кислоты. Изолированные ионы образуют структуру 
Кеггина, в которой фосфат-ион окружен двенадцатью октаэдрами 
MoO6 или WO6. Метафосфаты и пирофосфаты в такую реакцию не 
вступают, так как не содержат изолированных фосфат-ионов.  

 

NaH2PO4 
Na2HPO4 
Na3PO4 

+ Na2MoO4 
Na2WO4 

+ HNO3 →  

 

→ H3[PMo12O40] ∙ 2H2O↓ 
H3[PW12O40] ∙ 2H2O↓ 

+ NaNO3 + H2O 

 
Образование осадков является качественной реакцией на 

фосфорную кислоту и фосфат-ионы. Осадки растворимы в щелочах 
с образованием исходных простых солей.  
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2. Окислительно- восстановительные свойства. 
Нехарактерная группа реакций для соединений фосфора P+5.  

 
2а. Соединения фосфора P+5 не могут быть восстановителями 

за счет фосфора P+5, так как это – высшая степень окисления.  
 
2б. Окислительные свойства фосфорной кислоты 

обусловлены атомами водорода H+1, например: 
 

Mg + 2H3PO4 → Mg(H2PO4)2 + H2. 
 

Этим свойством фосфорная кислота продолжает ряд кислот 
HClO4 − H2SO4 − H3PO4, которые окисляют в растворе за счет 
атомов водорода H+1. В этом ряду снижается окислительная 
активность анионов в составе концентрированных кислот. 
Отсутствие окислительных свойств фосфат-иона позволяет 
использовать фосфорную кислоту для вытеснения летучих 
водородных соединений, обладающих восстановительными 
свойствами, в том числе PH3, SiH4, H2S, HBr, HI.  

 
2в. Восстановление фосфат-ионов углем при высокой 

температуре приводит к получению простого вещества фосфора. 
См. получение простого вещества фосфора.  

 
2г. Восстановление до фосфидов. Протекает с участием 

веществ, обладающих высоким сродством к атомам кислорода.  
 

C CO Ca3(PO4)2 + Al → Ca3P2 +  Al2O3 
 
 
Применение  
 
Фосфорная кислота H3PO4 применяется в производстве 

фосфорных удобрений.  
 

4H3PO4 + Ca3(PO4)2 → 3Ca(H2PO4)2  (двойной суперфосфат) 
 

NH4H2PO4  H3PO4 + NH3 → (NH4)2HPO4  (аммофос) 
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Кислые фосфаты калия, кальция и аммония являются 
минеральными удобрениями.  

Гидрофосфат кальция CaHPO4 ∙ 2H2O является компонентом 
зубных паст и зубных цементов.  

Полиметафосфаты натрия Na3P3O9 и Na6P6O18 используют в 
производстве стекла, моющих средств (детергенты для стирки, 
очистки металлических поверхностей перед нанесением покрытий), 
как средства для умягчения воды (они способны образовывать 
комплексные соединения и ионами кальция и магния), как 
компоненты зубных паст, для противопожарной обработки 
древесины (замедлители горения). 

Пирофосфат натрия Na4P2O7 – компонент электролитов для 
нанесения медных покрытий на металлы.  

Дигидрофосфат калия KH2PO4 и его дейтерированное 
производное KD2PO4 – сегнетоэлектрики, модуляторы и 
преобразователи частоты в лазерной технике.  

Кислые фосфаты натрия и калия – компоненты бужерных 
растворов, питательных сред для выращивания грибов и дрожжей. 

Ортофосфат натрия – компонент моющих средств.  
 
 
Биологическая роль 
 
Гидроксилапатит Ca5(PO4)3OH является минеральной 

основой костей и зубов человека и животных.  
Аденозинтрифосфорная кислота (АТФ) содержит цепочку из 

трех фосфатных ионов. Отщепление одного звена цепочки под 
действием ферментов приводит к аденозиндифосфорной кислоте 
(АДФ) и гидрофосфат-иону. Этот процесс сопровождается 
выделением большого количества энергии в тканях живых систем и 
обеспечивает их жизнедеятельность.  
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