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Химический элемент углерод  
 

Нахождение в природе. 
Содержание в земной коре 0.48 % масс.  
В литосфере минералы: 
 

С алмаз, графит 
CaCO3 известняк 
Na2CO3⋅10H2O  кристаллическая сода 
MgCO3  магнезит 
CaCO3⋅MgCO3  доломит 
Na2CO3⋅NaHCO3⋅2H2O  трона 
FeCO3  сидерит 
Cu2(OH)2CO3  малахит 
Cu3(OH)2(CO3)3  азурит 

 

Карбонатные минералы представляют собой осадочные или 
выветрившиеся руды.  

 

Органические источники: нефть, природный газ, каменный и 
бурый уголь, горючие сланцы, торф. Входит в состав растений и 
животных. 

В атмосфере в виде CO2 (0.046 % масс.).  
В гидросфере в виде растворенных гидрокарбонатов и CO2. 
 
Строение. 
1s2 2p2 2p2                 * 
                      ↑   ↑   →          ↑   ↑   ↑ 
                  ↑↓                    ↑ 
                  _                                   
              – C –                           > С <   или   = С<     или   ≡ С −        
         карбены                большинство органических соединений:  
                    + e               - e       CH4          H2C = O         HC ≡ N  
                            
               ↑   ↑   ↑  →          ↑   ↑   
          ↑↓                          ↑ 
              – C− –              – C⊕–        
                  |                      |               
  карбоанионы          карбокатионы 
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Изотопы. Три природных изотопа, в том числе один 

радиоактивный.  
12С 98.9 % 
13С 1.1 % 
14С  Т½ = 5730 лет, образуется в атмосфере по ядерной реакции 
14

7N + 1
0n → 1

1p + 14
6C (азот – из нитратов, нейтроны – из 

космического излучения. 
 
Биологическая роль. Биогенный элемент, входит в состав 

живых организмов (~ 18 %).  
 
Круговорот. При горении и дыхании превращается в СО2. Из 

атмосферы СО2 усваивается в результате фотосинтеза у растений. В 
виде пищи попадает в организм животных. При окислении вновь 
дает СО2. 

 
Простые вещества 

 
Аморфный углерод С 

 
Получение. Пиролиз органических соединений (целлюлоза, 

сахар, нефть, природный газ, каменный уголь). Получаемые 
продукты – кокс, древесный уголь, нефтяной кокс, сажа. 

 
СН4 → С + 2Н2  
(С6Н10О5)n → 6С + 5Н2О  

 
Строение. 
Разупорядоченная структура мелкокристаллического графита. 
 
Физические свойства. 
Порошок или куски черного цвета, хрупкие. Тугоплавкий и 

нелетучий. 
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Химические свойства. 
1. Восстановительные свойства. 
 
С + Н2О → СО + Н2 800 – 1000 ºС 
С + О2 → СО2 600 ºС 
2С + О2 → 2СО свыше 800 ºС 
С + 2Н2SО4 → 2SО2 СО2 + 2Н2О конц. горячая Н2SО4 
С + 4НNО3 → СО2 + 4NО2 + 2Н2О конц. горячая НNО3 
С + 2S → СS2 700 – 800 ºС 
С + 2РbО → 2Рb + СО2 600 ºС 
2С + Nа2SО4 → Nа2S + 2СО2 1000 ºС 
2С + Nа2СО3 → 2Nа + 3СО 1000 ºС 
С + 2F2 → СF4 выше 20 ºС 
2С + N2 → С2N2 электрический разряд 
2С + N2 + Н2→ НСN выше 1800 ºС 
 
2. Окислительные свойства. Эти свойства менее характерны, 

чем восстановительные.  
 

С + 2Н2 → СН4 600 °С, кат. Рt 
2С + Н2 → С2Н4 более 1500 °С 
3С + 4Al → Al4С3  
2С + Сa → СaC2 550 °С 

 
Применение. 
1. Топливо. 
2. Восстановление в металлургии. 
3. Получение водяного газа СО + Н2, карбидов (SiС), 

сероуглерода СS2. 
 
 

Графит С 
 
Получение. 
1. Самородное состояние. 
2. Длительное выдерживание в электропечи угля или 

нефтяного кокса при температуре 2200 – 2800 °С, или алмаза 
(1200 °С) и карбина (2300 ºС). 
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Строение. 
Гексагональная решетка, слоистая структура. 
 
Физические свойства. 
Пл. ~ 3800 ºС, кип. ~ 4000 ºС. Высокая тепло- и 

электроводность. Известны стеклообразная модификация 
(стеклографит), пирографит (с анизотропией тепло- и 
электропроводности), графитовое волокно. Жирный на ощупь, 
разделяется на чешуйки. 

 
Химические свойства. 

1. Все реакции, характерные для аморфного углерода, но 
протекают в более жестких условиях. 

2. Образование продуктов внедрения (в межслоевое 
пространство): 

 
С (графит) + ½F2   → СF 450 ºС, фторид графита 
С (графит) + К   → KС8 150 ºС,  графитиды 
 Rb RbС8  
 Cs CsС8  
С (графит) + Н2SO4 + KClO3  → С2О 20 °C, оксид графита 
 HNO3 KMnO4   
С (графит) + AlCl3  → C9AlCl3  

 
Применение. 
1. Электротехнический материал (электроды гальванических 

элементов и спектральных приборов, щетки генераторов и 
электродвигателей. 

2. Ядерная техника (заменитель нейтронов). 
3. Смазочный материал для высоконагруженных деталей 

(двери, шаровые шарниры). 
4. Карандаши. 
 

Алмаз С 
 
Получение. 
1. Самородное состояние (Якутия). 
2. Из графита при 1800 ºС и 6 ГПа, катализаторы FeS, Ni, Та. 
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Строение. 
Кубическая решетка, тетраэдрическое окружение атомов, 

прочные химические связи, ковалентный кристалл, высокий 
показатель преломления (2.48). 

 
Физические свойства. 
Переходит в графит при температуре 1000 ºС, исключительно 

твердый. 
 
Химические свойства. 
Подобны аморфному углероду и графиту. Реакции те же, но 

протекают в более жестких условиях. 
 
Применение. 
1. Абразивный материал (шлифовальные порошки, отрезные 
круги на металлической основе, зубные боры, стеклорезы). 
2. Ювелирное дело (бриллианты - крупные ограненные камни). 
 
 
 

α – Карбин (полиин) 
 
Получение. Каталитическое окисление или дегидрирование 

ацетилена в низкотемпературной плазме: 
 

nНС ≡ СН → (− С ≡ С −)n + nН2 
 
Строение. 
Линейная макромолекула с чередующимися тройными и 

одинарными связями. 
 
Физические свойства. 
Черный мелкокристаллический порошок с 

полупроводниковыми свойствами. При 2300 ºС переходит в графит. 
 
Химические свойства. 
1. Свойства, характерные для аморфного углерода, реагирует 

легче, чем алмаз и графит. 
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2. Озонирование: на месте тройной связи появляется 
карбоксильная группа: 

 
…− С ≡ С – С ≡ С – …+  О3 + Н2О  →  HOOС – СOOH 

 
Применение не находит. 
 

β – Карбин (поликумулен) 
 
Получение. 
Дегидрополиконденсация аллена и его аналогов в 

низкотемпературной плазме: 
 

nН2С = С = СН2 → ( = С = С = С = )n + 2nН2 
 
Строение. Линейная макромолекула. 
 
Физические свойства. Черный порошок. 
 
Химические свойства. 
1. Все свойства аморфного углерода. 
2. Озонирование – дает СО2 в результате полной деструкции 

цепи: 
 
( = С = )n + 2nО3 → nСО2 + 2nО2 
 
Применения не находит. 
 

Лонсдейлит С 
 

Получение. Превращение графита при температуре 900 – 
1000 °С и давлении 60 ГПа. 

 
Строение. Кристаллическая решетка гексагонального типа, 

подобная вюртциту ZnS.  
 
Физические свойства. Плотность 3.51 г/см3 (как у алмаза), 

плотная упаковка. 
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Фуллерены С60, С70. 

Получение. 
1. Испарение графита действием мощного лазера в среде гелия  
2. Присутствуют в продуктах неполного сгорания 

углеводородов (парафин, ацетилен. 
 
Строение. Замкнутая сферическая структура подобная 

футбольному мячу, состоящая из 5- и 6-членных циклов. Внутри 
полые. Структура молекулярная. 

 
Физические свойства. Растворимы в бензоле, малиновый 

раствор. С60 – желтый хрупкий порошок. 
 
Химические свойства. 
1. Свойства аморфного углерода. 
2. Реакции присоединения К, Rb, Сs, галогенов, фосфора, NО2, 

водорода: 
К3С60, С60Н36 и С60Н60 (фаззибол). 
 
Применение не находят. 
Литература.  
Соколов В.И., Станкевич И.В.Успехи химии. – 1993. – Вып. 5. – 

с.455-470. 
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Соединения с водородом 
 

Классификация. Эти соединения называют углеводородами, 
они составляют предмет органической химии. По характеру 
строения различают предельные, непредельные, ароматические, 
циклические углеводороды. 

В неорганической химии имеют значения 2 углеводорода: 
метан и ацетилен, которые имеют аналоги среди соединений с 
водородом у других элементов. 

 
 

Метан СН4 
 

Получение. 
1. Самородное состояние – природный газ, свыше 95 % СН4. 
2. Декарбоксилирование ацетатов: 
 
СН3СООNа + NаОН → СН4 + Nа2СО3 400°С, плавка 

 
3. Гидролиз метильных металлорганических соединений: 
 

СН3МgВr + Н2О → СН4 + МgОНВr 
 
4. Гидролиз метанидов Аl4С3, Ве2С. 
 

Аl4С3 Al(OH)3 
Ве2С + H2O → CH4 + Be(OH)2 
Аl4С3 AlCl3 
Ве2С + HCl → CH4 + BeCl2 

 
 
Строение: sр3-гибридизация, правильный тетраэдр, степень 
окисления С = -4, степень окисления Н = +1. 
        Н      
         | 
 Н – С – Н 
         | 
        Н 
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Физические свойства. 
Бесцветный газ, пл. -182.5 ºС, кип. -161.5 ºС, образует клатрат 

8СН4 · 46Н2О с температурой диссоциации 0 ºС. 
 
Химические свойства. 
1. Термический распад.  

 
СН4 → С + 2Н2 1000 ºС, сажа 
2 СН4 → НС≡СН + 3Н2 1500 ºС, кратковременно в плазме 

 
2. Восстановительные свойства. 
 

СН4 + 2О2 → СО2 + 2Н2О 
СН4 + Сl2 → СН3Сl + НСl 

 
Каталитическое окисление метана дает также формальдегид и 

далее муравьиную кислоту. 
 
3. Пароводяная конверсия:  
 

СН4 + Н2О → СО + 3Н2 (800 ºС) 
 
Получаемая смесь необходима для синтеза простейших 

органических веществ (метанола, формальдегида). 
 
4. Совместное окисление СН4 с другими соединениями: 
 

СН4 + NН3  + 3/2О2 → НСN + 3Н2О (1000ºС) 
 
Применение. 
1. Топливо. 
2. Получение простейших органических веществ. 
 
Техника безопасности. Горюч, взрывоопасен. Накапливается в 

угольных шахтах и приводит к взрывам. Для обнаружения утечки 
одорируют добавкой (С2Н5)2S или С2Н5SН. 
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Ацетилен НС ≡ СН 
 
Получение. 
1. Из метана в условиях термического крекинга или 

электрокрекинга при температуре 1500 ºС. 
 

2СН4 → С2Н2 + 3Н2 
 

2. Гидролиз ацетиленидов: 
 

СаС2 + 2Н2О → С2Н2 + Са(ОН)2 (в водном растворе) 
 

3. Окислительный пиролиз метана: 
 

6СН4 + О2 → 2С2Н2 + 2СО + 10Н2 
 

Строение. НС≡СН. Тройная связь обладает особой 
прочностью, но склонна к реакциям присоединения. Атомы 
водорода подвержены и отщепляются в виде Н+ при действии очень 
сильных оснований. 

 
Физические свойства.  
Бесцветный газ. Кип. -83.6 ºС. Слабый эфирный запах. 

Ацетилен из карбидов обладает запахом, характерным для 
примесей других гидридов (фосфора, азота, кремния, бора). 

 
Химические свойства. 
1. Окисление – до СО2 в условиях горения или действия 

KМnО4, О3 в кислых растворах. 
 

О2  
KМnО4 + H2SO4 K2SO4 + MnSO4 С2Н2 + 
О3 

→ СО2 + Н2О + 
 

 

2. Реакции присоединения: 
 

Н2О СН3СН = О ацетальдегид 
НСl СН2 = СНСl винилхлорид 
НСN СН2 = СН – СN акрилонитрил 
R – ОН СН2 = СН – ОR алкилвиниловые эфиры 
Н2 Н2С = СН2 кат. Pd, отравл. Pb 

С2Н2 + 

Н2 

→ 

Н3С – СН3 кат. Ni, Pd, Pt 
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3. Олигомеризация в винилацетилен, бензол, 
циклооктатетраен−1,3,5,7: 

 
СН2 = СН – С ≡ СН кат. СuСl + NН4Сl 
С6Н6 кат. уголь; 600 ºС НС ≡ СН → 
C8H8 кат. компл. соед. металлов 

 
4. Реакции замещения водорода. Образуются ацетилениды: 
 

НС ≡ СН + 2Аg(NН3)2ОН → Аg2С2 + 4NН3 + 2Н2О водн. р-р NН3 
НС ≡ СН + 2Сu(NН3)2ОН → Сu2С2 + 4NН3 + 2Н2О водн. р-р NН3 
НС ≡ СН + СdR2 → СdС2 + 2RН в петр. эфире 
НС ≡ СН + ZnR2 → ZnС2 + 2RН в петр. эфире 
НС ≡ СН + Nа → NаНС2 + 1/2Н2 нагревание 
НС ≡ СН + К → КНС2 + 1/2Н2 нагревание 

 
Применение. 
1. Топливо в высокотемпературной горелке для сварки 

материалов. 
2. Получение органических соединений. 
 
Техника безопасности. 
Взрывоопасен, термодинамически при обычных условиях 

нестабилен, способен разлагаться самопроизвольно со взрывом  
 

С2Н2 → 2С + Н2. 
 

Хранят и перевозят в растворенном состоянии (в ацетоне, 
коэффициент растворимости по Оствальду при температуре 20ºС 
α = 25), ацетоном пропитывает асбест. 
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Карбиды 
 

Это соединения углерода с металлами и 
электроположительными неметаллами (кремний, бор). 

 
Классификация. 
По характеру химической связи различают: 
1. Солеобразные карбиды, среди которых выделяют метаниды 

(Аl4С3, Ве2С) и ацетилениды (СаС2, Li2C2). Другие солеобразные 
карбиды могут выделить также метилацетилен (Мg2С3) или смесь 
углеводородов и водорода. 

2. Металлоподобные карбиды (Сr2С3, Fе3С, ZrС, ТiС, Мn3C). 
3. Ковалентные карбиды (SiС, В4С). Их рассматривают в химии 

кремния и бора. 
 

Солеобразные карбиды 
 

Получение. 
1. Взаимодействие простых веществ Al4С3, Ве2С, СаС2, Li2C2. 
 
2. Замещение атомов водорода в ацетилене (см. химические 

свойства ацетилена). 
 

3. Термический распад других карбидов: 
 
 2МgС2 → Мg2С3 + С 500 °С 
 
4. Восстановление оксидов металлов избытком углерода: 
 
 СаО + 3С → СаС2 + СО 1900 °С 
 
Строение. Содержат изолированные анионы С4-, С2

2-, С3
4-, 

которые проявляют свою природу при гидролизе. Атомы углерода 
образуют «островки». 
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Химические свойства. 
Гидролиз. Карбиды превращаются в соответствующие 

углеводороды:   
 

Аl4С3 + 12Н2О → 4Аl(ОН)3 + 3СН4 
Ве2С + 4Н2О → 2Ве(ОН)2 + СН4 

 

СаС2 +2Н2О → Са(ОН)2 +С2Н2 
 

Мg2С3 +4Н2О → 2 Мg(ОН)2 + МеС ≡ СН 
 

2Lа+2С2 + 6Н2О → 2Lа+3(ОН)3 + Н2 + 2С2Н2 
 

Металлоподобные карбиды 
 

Получение. 
1. Взаимодействие простых веществ (Мn3C, Cr2С3) 
2. Восстановление окислов избытком угля:  
 

3FеО + 4С → Fе3С + 3СО. 
 
Строение. 
Малые атомы углерода занимают пустые в плотноупакованных 

структурах металлов. Электронная структура металла не 
нарушается, а внедрение атомов с парой дополнительно 
стабилизирует решетку, повышая твердость.  

 
Физические свойства. 
Твердые, тугоплавкие, электропроводящие вещества, с 

металлическим блеском. 
 
 
 
 
Химические свойства. 
1. Окисление до оксидов металла и углерода: 
 

Сr2С3 + 3О2 → Сr2О3 + 3СО 
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2. Действие воды и кислот. Атомы углерода в металлоподобных 
карбидах изолированы. Они превращаются в метан в условиях 
выделения атомарного водорода (при действии воды или кислот-
неокислителей) или окисляется до СО2 в присутствии окислителей. 

 
Мn3С + 6Н2О → 3Мn(ОН)2 + СН4 + Н2 

Fе3С + 6НСl → 3FеСl2 + СН4 + Н2 
3ZrС + 8НNО3 + 18НF → 3Н2ZrF6 + 8NО + 3СО2 + 10Н2О 

 
Применение. 
Изготовление режущего инструмента. Сверла, резцы содержат 

пластинки из карбидов ТаC, МоC, WC. Напильники, полотна 
ножовок по металлу изготавливаются из углеродистой стали, 
содержащей Fе3С. 
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Соединения углерода с кислородом 
 

СО, СО2, 
С3О2 (недокись), С5О2, 

С12О9 (ангидрид меллитовой кислоты) 
 

Монооксид углерода СО, угарный газ. 
 

Получение. 
1. Дегидратация муравьиной кислоты НСООН действием конц. 

Н2SО4: 
 

НСООН → СО + Н2О (100 ºС) 
 
2. Неполное окисление углерода. Повышение температуры 

благоприятствует повышению выхода CO. Выше 800 ºС в газовой 
фазе преобладает СО. 

 
2С + О2 → 2СО 

С + СО2 → 2СО (реакция Будуара) 
 
3. В смеси с другими газами конверсией угля: 
а. Частичное окисление угля воздухом (при температуре 

1000 − 1200 ºС) дает генераторный (воздушный) газ (25 % СО, 
70 % N2, 4 % СО2, менее 1 % СН4, Н2 и О2). Реакция 
экзотермическая: 

 
2С + О2 → 2СО 

 
б. Взаимодействие раскаленного угля (1200 ºС) с парами воды 

дает водяной газ (40 % СО, 50 % Н2, 5 % СО2, 4 % N2 и др.) 
 

С + Н2О → СО + Н2 
 
Реакция эндотермическая, подогрев слоя угля обеспечивается 

чередованием подачи воды и воздуха. 
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в. Смешанный газ, или даусоновский газ (Dowson) получают 
совместным пропусканием воды и воздуха через уголь при 1000 ºС. 
Содержит 30 % СО, 50 % N2, 15 % Н2, 5 % СО2. 

 
г. Смешанный газ по Винклеру (Winkler, 1922) образуется 

совместной подачей Н2О + О2 на раскаленный уголь: (38 % СО, 
38 % Н2, 22 % СО2 и др.) 

 
4. Разложение двойных и комплексных цианидов 

концентрированной серной кислотой: 
 

2КСN + 2Н2SО4 + 2Н2О → К2SО4 + (NН4)2SО4 + 2СО 
К4[Fе(СN)6] + 6Н2SО4 + 6Н2О → 2К2SО4+ FеSО4 + 3(NН4)2SО4 + 6СО 

 
Строение. Двухатомная малополярная (0.12 D) молекула, 

изоэлектронная N2. Незначительный отрицательный заряд на атоме 
кислорода. Углерод: ковалентность 3, отрицательная 
электровалентность 1, валентность 4, степень окисления +2, тип 
гибридизации sр. 

   С− ≡ О⊕                N ≡ N 
Обладает высокой стабильностью. Образует карбонильные 

комплексы за счет электронной пары атома углерода (этому 
способствует отрицательный заряд на атоме углерода, более низкая 
электроотрицательность атома С по сравнению с атомом 
кислорода). 

 
Физические свойства. 
Бесцветный газ. Пл. -204 ºС, кип. -191 ºС. Без запаха, мало 

растворим в воде. 
 
Химические свойства. 
1. Обменные реакции:  
 

СО + NаОН → НСООNа 200 ºС, 15 атм 
СО + NН3 → НСN + Н2О 500 – 800 ºС, кат.Аl2О3 + ТhО2 
СО + NН3 + Н2О → НСООNН4 горячий водный раствор 
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2. Образование карбонильных комплексов: 
 

СuСl + 2Н2О + СО → СuСl · СО · 2Н2О СuСl в водном  NH3 
Ni + 4СО → Ni(СО)4 50 - 100 ºС 
Fе + 5СО → Fе(СО)5 100 – 200 ºС, давление 

 

Подробно: Сыркин В.Г. Карбонильные металлы. – М.1978. 
 

3. Восстановительные свойства СО. Проявляется при 
невысоких температурах (до 800 ºС). 
 

СО + Н2О → СО2 + Н2 230 ºС, катализатор Fе2О3 
2СО + О2 → 2СО2 сгорание на воздухе 
СО + Сl2 → СОСl2 125 ºС, катализатор С на Рt 
СО + S → СОS 350 ºС, катализатор С 
5СО + I2О5 → I2  + 5СО2 качественная реакция на СО 
2СО + О2 → 2СО2 20 ºС, кат. МnО2 + СuО

гопкалитовый патрон противогаза 
СО + Н2О + СаО →  

→ СаСО3 + Н2 
500 ºС 

СО + РdСl2 + Н2О →  
→ Рd↓ + СО2↑ + 2НСl 

водный раствор, качественная 
реакция на СО 

3СО + 2КМnО4 + КОН + Н2О →                 
→ 2МnО2↓ + 3КНСО3 

слабощелочная среда, кат. Аg 

3СО + К2Сr2О7 + КОН + 4Н2О → 
→ 2 Сr(ОН)3 + 3КНСО3 

слабощелочная среда, кат. НgО 

СО + Nа2О2 → Nа2СО3 20 ºС, медленно  
 

4. Диспропорционирование (500 - 700ºС) 
 

2СО → С + СО2        заграфичивание трубопроводов 
 

5. Синтезы органических веществ на основе СО. В них СО 
проявляет окислительные свойства. 

 

СО + 3Н2 → СН4 + Н2О 200 ºС, кат. Ni 
СО + 2Н2 → СН3ОН 250 – 300 ºС, катализатор СuО + Сr2О3, 

или 300 – 600 ºС, кат. ZnО, 500 атм  
nСО + 2nН2 → СnН2n + nН2О кат. Со – Ni, до 200 ºС 
2nСО + nН2 → СnН2n + nСО2 кат. Fе, до 200 ºС 

 

При n = 6…8 образуется синтин (синтетический бензин), выше 
200 ºС преобладают СН4 и легкие углеводороды). Дальше на том же 
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катализаторе образуются алканы (F.Fisher, H.Tropsh, Германия, 
1923): 

 

СnН2n + Н2 → СnН2n+2 кат. Со – Ni, до 200 ºС 
 

Добавление НС ≡ СН расширяет синтетические возможности 
(карбонилирование по Реппе, W.Reppe, Германия, 1930 – 1950). 

 
НС ≡ СН + СО + Х → НС = СН + Х  
                                          \     / 
                                            С 
                                            ║ 
                                            О 
 

где: Х = Н2О, то Н2С = СН – СООН акриловая кислота 
 Х = RОН, то Н2С = СН – СООR акрилаты 

 

Можно вместо ацетилена использовать бензол (L.Gatterman, 
Yu.Koch, 1847, Германия):  

 

РhН + СО → РhСОН кат. АlСl3 + НCl  
 

 
Применение: 
1. Топливо (генераторный газ). 
2. Синтезы простейших органических веществ. 
3. Получение карбонилов и высокочистых металлов их 

термическим разложением. 
 
Техника безопасности. 
Содержится в вулканических, болотных, топочных газах, в 

шахтах, рудниках, выхлопах двигателей внутреннего сгорания, 
газах металлургических заводов, образуется при лесных пожарах. 

Координируется ионом Fе2+ гемоглобина, прекращает усвоение 
кислорода и тканевое дыхание. Нарушает обмен веществ 
преимущественно в нервных клетках, вызывая судороги, параличи, 
головные боли. ПДК (рабочей зоны) 20 мг/м3 КПВ 12 - 74 % в 
смеси с воздухом. 

Горючий газ, хранят в сжатом состоянии в баллонах красного 
цвета. 

При отравлениях – свежий воздух или медицинский кислород. 
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Диоксид углерода СО2 (углекислый газ). 
 
Получение. 
1. Горение углеродосодержащих веществ (угля, СО, метана, 

древесины) 
 

СН4 + 2О2 → СО2 + 2Н2О 
2СО + О2 → 2СО2 

 
2. Спиртовое брожение углеводов: 
 

С6Н12О6 → 2С2Н5ОН + 2СО2 
 
3. Термораспад карбонатов, гидрокарбонатов или их 

разложение кислотами. 
 

СаСО3 → СаО + СО2 
2NаНСО3 → Nа2СО3 + СО2 + Н2О 
СаСО3 + 2НСl → СаСl2 + СО2 + Н2О 

NаНСО3 + NаНSО4 → Nа2SО4 + СО2 + Н2О 
 
Строение. 
Линейная неполярная молекула 
 
          О = С = О  
 
sр – гибридное состояние всех атомов, 
степень окисления углерода +4, кислорода -2. 
 
Физические свойства. 
Бесцветный газ без запаха, возг. -78 ºС при 1 атм. Тройная 

точка -57 ºС и 5.2 атм. Критическая точка +31 ºС и 73 атм. При 
20 ºС давление пара 57 атм. 

В обычных условиях в баллонах он жидкий. При выливании из 
баллона интенсивно испаряется и охлаждается, превращаясь в 
«сухой лед». В смеси сухого льда и ацетона достигается 
температура -78 ºС. Растворим в воде α (Оствальда) = 1.71 (при 
0 ºС), 0.66 (при 30 ºС). 
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Химические свойства. 
1. Термический распад: 
 

2СО2 → 2СО + О2 выше1200 ºС, α = 75 % при 2800 ºС 
 

2. Обменные реакции. Проявляет кислотные свойства: 
 

СО2 + Н2О → Н2СО3  
СО2 + 2NаОН (изб.) → Nа2СО3 + Н2О  
СО2 + 2NаОН (нед.) → NаНСО3  
СО2 + 2Са(ОН)2 → СаСО3 + Н2О кач. реакция, анал. Ва(ОН)2 
СО2(изб.) + NН3 + Н2О → NН4НСО3  20 ºС, высокое давление 
СО2 + 2NН3 (изб.) → Н2NСООNН4 20 ºС, 1 атм 
СО2 + Nа2О → Nа2СО3 200 – 400 ºС  
СО2 + 2NН3 → (NН2)2СО + Н2О 180 – 300 ºС, давление 

 

3. Образование клатрата 8СО2 · 46Н2О (ниже  -21 ºС при 1 атм). 
 

4. Окислительные свойства за счет С+4: 
 

СО2 + 4Н2 → СН4 + 2Н2О 200 ºС, кат. Сu2О 
СО2 + С → 2СО выше 700 ºС 
СО2 + 2Мg → 2МgО + С 500 ºС 
2СО2 + 5Са → СаС2 + 4СаО 500 ºС 
СО2 + КН → НСООК до 150 ºС, давление 

 

5. Вызывает диспропорционирование пероксидов металлов: 
 

2СО2 + 2Nа2О2 → 2Nа2СО3 + О2 20 ºС 
 

Применение. 
1. Пищевая промышленность (сахар, вино, пиво, газированные 

напитки). Консервант. 
2. Углекислые ванны в медицине. 
3. Пожаротушение (углекислотные огнетушители ОУ). 
4. Производство мочевины и соды по Сольвэ: 
 

СО2 + 2NН3 → (NН2)2СО + Н2О 
NаСl + СО2 + Н2О + NН3 → NН4Сl + NаНСО3↓ 

 

5. Хладогент (сухой лед). 
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Техника безопасности. 
До 1 % в воздухе – изменение функции дыхания, до 5 % - 

головная боль и раздражение дыхательных путей до 7 % - 
головокружение и рвота, 20 % - остановка дыхания. Риск 
отравления и удушья – очистка винных погребов, цистерн, 
овощехранилищ, силосных башен. 

При приготовлении охлаждающей смеси из твердого СО2 и 
ацетона сухой лед добавляют малыми порциями, остерегаясь 
разбрызгивания. Работать в очках или маске. 

 
 

Недокись углерода С3О2 
 
Получение. 

1. Дегидратация малоновой кислоты нагреванием с Р4О10 до 
150 ºС, дегидратация и восстановление ее галогенангидридов: 

 
НООС – СН2 – СООН + Р4О10 → О = С = С = С = О + 4НРО3 

СlСОСН2СОСl  + ZnО → ZnСl2 + Н2О + С3О2 
ВrСОС Вr2СОВr + 2Zn → ZnВr2 + С3О2 

 
Строение. О = С = С = С = О 
Линейная молекула аналогично СО2 с удлиненной цепью. 
Все атомы в состоянии sр-гибридизации. 
 
Физические свойства. 
Бесцветный газ с удушливым запахом. Пл. -107 ºС, кип. +7 ºС. 
 
Химические свойства. 
1. Термораспад (200 ºС). 
 

С3О2 → СО2 + С2 
 
Далее С2 превращается в графит или присоединяется к С3О2: 
 

С3О2 + С2  → С5О2 (линейная молекула, аналогична С3О2, кип. 
+105ºС). 
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2. Реакции присоединения: 
 
С3О2 + 2Н2О → НООССН2СООН (малоновая кислота) 

С3О2 + 2NН3 → Н2NCОСН2СОNН2 (диамид малоновой кислоты) 
 
3. Полимеризация при длительном хранении: (С3О2)n – красного 

цвета. 
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Кислородсодержащие кислоты углерода 
и анионы этих кислот 

 
Известны многочисленные соединения углерода с водородом и 

кислородом. Их изучение является предметом органической химии. 
В неорганической химии наибольшее значение имеют три кислоты 
и их соли: 

 
Угольная Муравьиная Щавелевая 
Н2СО3 НСООН НООССООН 

   
Карбонаты Формиаты Оксалаты 
СО3

2− НСОО− −ООССОО− 
   

Гидрокарбонаты   

НСО3
−   

 
 

Угольная кислота Н2СО3 
 

Получение. 
1. Взаимодействие СО2 с водой: 
 

СО2 + Н2О → Н2СО3 
 

Основная часть растворенного вещества находится в растворе в 
виде СО2, меньшая –  в виде Н2СО3. 
 

2. Действие кислот на карбонаты или гидрокарбонаты: 
 

Nа2СО3 + 2НСl → 2NаСl + СО2 + Н2О 
NаНСО3 + НСl → NаСl + СО2 + Н2О 

 
Строение.  
                  
НО – С = О      sр2 – гибридное состояние атомов С и О. 
           |   
          ОН 
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Физические свойства. 
В свободном состоянии не выделена. 
 
Химические свойства. 
1. Термический распад: 
 

Н2СО3 → СО2 + Н2О 
 

2. Диссоциация в растворе: 
 

Н2СО3 → НСО3
− + Н+ 

 

4

32

3
1 1032.1

][
][][)( −

+−
⋅=

⋅
=

СОН
ННСОистKa  

 

7

232

3
1 1027.4

][][
][][ −

+−
⋅=

+
⋅

=
COСОН
ННСОKa  
 

Истинная константа содержит в знаменателе концентрацию 
молекул угольной кислоты. Ее выражение аналогично записи 
констант диссоциации других кислот, не способных превращаться в 
растворе в другие незаряженные молекулярные формы. Кажущаяся 
константа содержит в знаменателе общую концентрацию угольной 
кислоты и ее ангидрида.  

Истинная константа дает представление о силе кислоты, 
позволяя сравнить силу угольной кислоты с силой других кислот. 
Кажущаяся константа учитывает способность угольной кислоты 
разлагаться на углекислый газ и воду в растворе. Ей пользуются в 
расчетах равновесий ионных реакций с участием CO2. 
Рассматривая отношение этих констант, обнаруживаем, что в 
форме угольной кислоты находится лишь незначительная часть 
углекислого газа.  

 

НСО3
− → СО3

2− + Н+ 

 

11

3

2
3

2 1068.4
][

][][ −
−

+−
⋅=

⋅
=

НСО
НСОKa  

 

Угольная кислота является слабой по обеим ступеням. 
Значения Ка1 и Ка2 на несколько порядков отличаются друг от 
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друга, что объясняет возможность существования кислых и 
средних солей. 

 
3. Обменные реакции: 
 

NаОН + Н2СО3 → NаНСО3 + Н2О 
2NаОН + Н2СО3 → Nа2СО3 + 2Н2О 

Nа2СО3 + Н2СО3 → 2NаНСО3 
NН3 + Н2СО3 → NН4НСО3 

Н2СО3 + 2NН3 (изб.) → (NН4)2СО3 
 

4. Окислительные свойства за счет С+4 нехарактерны, 
восстановительные свойства за счет С+4 невозможны. 

 
Применение. Не находит. Находится в составе газированных 

напитков. 
 

Гидрокарбонаты НСО3
- 

 
Получение.  
Действие избытка СО2 на основания и карбонаты: 
 

NаОН + СО2 → NаНСО3 
Nа2СО3 + СО2 + Н2О → 2NаНСО3 

 

                    
Строение. −О – С = О 
                           | 
                       НО 
 
Физические свойства. 
Твердые вещества, разлагающиеся до плавления. 
 
Химическая свойства. 
1. Термораспад: 
 

2NаНСО3 → Nа2СО3 + СО2 + Н2О (выше 100 ºС) 
 

2. Обменные реакции: 
 

NаНСО3 + NаОН→ Nа2СО3 + Н2О 
2NаНСО3 + НСl → NаСl + СО2 + Н2О 
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3. Не склонны к окислительно-восстановительным реакциям. 

Однако, возможно электрохимическое окисление до 
пероксокарбонатов: 

 
2NаНСО3 → Nа2С2О6 + Н2 
 
Строение:     −О – С – О – О – С – О− 

                               ║                  ║ 
                               О                  О 
 
Пероксокарбонаты гидролизуются с образованием НСО3

− и 
Н2О2, окисляют I− до I2, подвергаются термическому распаду 

 
Nа2С2О6 → Nа2СО3 + СО2 + 1/2О2 

 
Входят в состав чистящих средств («персоль»). 
 
Применение.  
Определяется главным образом природой металла.  
NаНСО3 – пищевая промышленность (питьевая сода), 

медицина, нейтрализация попавших на кожу кислот.  
Са(НСО3)2 и Мg(НСО3)2 обусловливают жесткость воды. 
 

Карбонаты СО3
2- 

 
Получение. 
1. Действие СО2 на окисиды и пероксиды: 
 

СаО + СО2 → СаСО3 
2NаОН + СО2  → Nа2СО3 + Н2О 

 

2. Термораспад гидрокарбонатов: 
 

Са(НСО3)2 → Са2СО3 + СО2 + Н2О 
 

3. Декарбоксилирование органических соединений в щелочной 
среде: 

 

NаОН + СН3СООNа → Nа2СО3 + СН4 
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4.Обменные реакции: 
 

Nа2СО3 + 2АgNО3  → 2NаNО3  + Аg2СО3 
 

Строение:     −О – С – O− 
                                ||         
                                О 
Все атомы кислорода равноценны вследствие сопряжения.  
 
Физические свойства. 
Твердые вещества, большей частью разлагающиеся при 

нагревании. Плавятся только карбонаты Nа, К, Rb, Cs. 
 
Химические свойства. 
1. Термический распад: 
 

(NН4)2CО3 → 2NН3 + CО2 +Н2О выше 20 ºС 
СаСО3 → CаО + CО2 800 – 1000 ºС 
Аg2СО3 → 2Аg + CО2 + 1/2О2 120 ºС 

 
2.Обменные реакции. Протонируются ступенчато, проявляют 

все свойства солей: 
 

Na2CО3 + HCl → NaHCO3 + NaCl в растворе  
NaHCO3 + HCl → H2CО3+ NaCl в растворе  
Na2CО3 + CaCl2 → СаСО3 + 2NaCl в растворе  

 
3. Вытеснение СО2 нелетучим оксидом (SiО2, В2О3): 
 

Nа2СО3 + SiО2 → Nа2SiО3 + СО2          (900 °С) 
 
Применение.  
Определяется природой металла: 
Nа2СО3 – производство мыла, стекла, стирального порошка. 
К2СО3 – удобрение (для кислых почв). 
СаСО3 – нейтрализация пролитых кислот, получение СО2 в 

лаборатории. 
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Муравьиная кислота НСООН 
 

Получение. 
1. Один из продуктов каталитического окисления алканов 

(одновременно с СН3СООН из бутана) 
2. Из метана через формамид: 

 

СН3ОН + СО → НСООСН3 (метилформиат) 
НСООСН3 + NН3 → СН3ОН + НСОNН2 (формамид) 
НСОNН2 + Н2SО4 (75 %) → НСООН + NН4НSО4 

 

3. Действие кислот на формиаты с последующей отгонкой 
НСООН:  

 
2НСООNа + Н2SО4 → 2НСООН + Nа2SО4 

 
Строение.   Н – С = О 
                             | 
                            ОН 
Простейшая карбоновая кислота, бифункциональное 

соединение (альдегидокислота). Аналог фосфорноватистой и 
фосфористой кислот, содержащих связи центрального атома 
(фосфора) как с атомом водорода, так и с гидроксильной группой.  

 
Физические свойства.  
Бесцветная жидкость с резким запахом, пл. +8 ºС, кип. +101 ºС. 

Растворима в воде, спирте, эфире, нерастворима в алканах. 
 
Химические свойства. 
1. Кислотно-основные свойства. 
 

НСООН → НСОО− + Н+ Ка = 2 · 10−4 
 

Кислота средней силы, обладает всеми свойствами кислот: 
 

НСООН + NаОН → НСООNа + Н2О 
НСООН + NаНСО3 → НСООNа + СО2+ Н2О 

 

2. Другие реакции по карбоксильной группе: 
 

НСООН + СН3ОН → НСООСН3 + Н2О кат. Н2SО4 
НСООН + Н2О2 → НСOООН + Н2О надмуравьиная кислота 
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3. Реакции по альдегидной группе: 
 

НСООН + 2Аg(NН3)2ОН → СО2 + 2Н2О + 2Аg + 4NН3, 
далее СО2 + 2NН3 + Н2О → (NН4)2СО3 
НСООН + H2PtCl4 → СО2 + Pt + 4HCl, 

НСООН + 2НgСl2 → СО2 + Нg2Сl2 + 2HCl, 
 
4. Термический распад: 
 

НСООН → СО2 + Н2 кат. Рt, нагревание паров 
НСООН → СО + Н2О в присутствии конц. Н2SО4 или 

длительном хранении без воды 
 
Применение. 
1. Бумажная, текстильная, кожевенная промышленность 
2. Консервирование силоса и соков. 
3. Органический синтез. 

 
 
 

Формиаты НСОО− 
 

Получение. 
1. Взаимодействие СО с растворами сильных оснований: 
 

СО + NаОН → НСООNа (200 °С, 7 атм.) 
 

2. Гидролиз НСN при длительном хранении водного раствора: 
 

НСN + 2Н2О → НСООNН4 
 

3. Действие СО2 на гидриды КН или NаН 
 

КН + СО2 → НСООК (150 °С, давление) 
 

Строение.    Н – С = О 
                               | 
                              О− 
 
Физические свойства. 
Твердые вещества, разлагающиеся при нагревании. 
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Химические свойства. 
1. Термический распад: 
 

НСООNа → Н2 + Nа2С2О4 400 °С, быстрое нагревание 
(НСОО)2Ni → 2Ni + 2СО2 + Н2 200 °С, для малоактивных 

металлов 
 
2. Обменные реакции:  

 
2НСООNа + Н2SО4 → Nа2SО4 + 2НСООН 

 
3. Восстановительные свойства (за счет альдегидной группы): 
 

10НСООK + 4KMnO4 + 11H2SO4 → 7K2SO4 + 4MnSO4 + 10CO2 + 16H2O  
 
Применение. 

1. Получение оксалатов активных металлов. 
2. Получение высокодисперсных порошков малоактивных 

металлов. 
 

Щавелевая кислота НООС-СООН 
 

Получение. 
1. Каталитическое окисление этиленгликоля смесью азотной 

и серной кислот, катализатор V2О5.  
 

HOCH2CH2OH → HCOCHO → HOOCCOOH 
 
2. Действие кислот на оксалаты: 

 
Nа2С2О4 + Н2SО4 → Н2С2О4 + Nа2SО4 

 
Из водного раствора кристаллизуется в виде Н2С2О4 ⋅ 2Н2О, 

пл. 101.5 °С. 
 
Строение.             НО    ОН 
                                   |      | 
                           О = С – С = О 
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Физические свойства. 
Бесцветные кристаллы. Пл. 190 °С, растворим в воде. 
 
Химические свойства. 

1. Термический распад: 
 

Н2С2О4 → НСООН + СО2 (200 °С, едкие пары) 
 

2. Обменные реакции (кислота средней силы Ка1 = 6 ⋅ 10−2, 
Ка2 = 6 ⋅ 10−5) 

 

Н2С2О4 + KОН → KНС2О4 + Н2О 
KНС2О4 + KОН → K2С2О4 + Н2О 

 

«Кисличная соль» КНС2О4 ⋅ Н2С2О4 ⋅ Н2О 
 

3.Окисление до СО2, реакция c КМnО4автокаталитическая. 
 

5Н2С2О4 + 2КМnО4 + 3Н2SО4 → К2SО4 + 2МnSО4 + 10СО2 + 8Н2О 
Н2С2О4 + V2O5 → 2VO2 + H2O + 2CO2 

 
Применение. 

1. Крашение тканей. 
2. Приготовление чернил. 
3. Удаление ржавчины. 
4. Установление концентрации КМnО4. 

 
 

Оксалаты С2О4
2- 

 
Получение. 

1. Обменные реакции:  
 

Н2С2О4 + NаОН → Nа2С2О4 + Н2О 
Н2С2О4 + Nа2СО3 → Nа2С2О4 + Н2О + СО2 

Nа2С2О4 + СаСl2 → СаС2О4 + 2NаСl 
 

2. Термический распад формиатов: 
 

2NаНСОО → Nа2С2О4 + Н2 
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Строение.                О−  О− 
                                   |      |  
                           О = С – С = О 

 
Бидентатный лиганд. 
 
Физические свойства. Твердые вещества. 
 
Химические свойства. 
1. Термораспад: 
 

СаС2О4 → СаО + СО + СО2 активные металлы 
NiС2О4 → Ni + 2СО2 малоактивные металлы 

 
2. Обменные реакции: 
 

СаС2О4 + 2НCl → Н2С2О4 + СаCl2 
 
3. Восстановительные свойства: 
 

5K2С2О4 + 2КМnО4 + 8Н2SО4 → 6К2SО4 + 2МnSО4 + 10СО2 + 8Н2О 
 
Применение. 

1. Удаление ржавчины: 
 

Fе3+ + 3Nа2С2О4 → Nа3Fе(С2О4)3 + 3Nа+ 
 

2. Гравиметрическое определение Са2+, осаждают СаС2О4, 
прокаливают, взвешивают СаО. 
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Соединения углерода с галогенами 
СF4, (СFхНуСlz фреоны), ССl4, СВr4, СI4 

 
Тетрафторид углерода СF4 

 
Получение. 

1. Фторирование углеводородов (сгорание во фторе): 
 

СхНу + F2 → хСF4 + yНF 
 

2. Фторирование SiС с последующим удалением SiF4 действием 
щелочи. СF4 не разлагается щелочью. 

 
SiС + 4F2 → SiF4 + СF4 

SiF2 + 8NаОН → Nа4SiО4 + 4NаF + 4Н4О (20 % NаОН) 
 

3. Обменная реакция: 
 

ССl4 + 4АgF → СF4 + 4АgСl        (150 – 300 ºС) 
 

Строение. Тетраэдрическая молекула, валентная и 
координационная насыщенность (нет d-орбиталей) обусловливает 
химическую инертность СF4. 
 
 Физические свойства. Бесцветный газ. Пл. -185 ºС, кип. -128 ºС. 
 
 Химические свойства. Высокая химическая инертность. 
 
 Применение. Запирающая жидкость в низкотемпературных 
тензиметрах (аналог ртути в обычных манометрах). 
 

Тетрахлорид углерода ССl4 
 

Получение. 
1. Исчерпывающее хлорирование метана: 

 
СН4 + 4Сl2 → ССl4 + 4НСl (низкий выход ≈ 1 %) 
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2. Хлорирование СS2 (промышленный способ получения) 
или СаС2: 
 

СS2 + 3Сl2 → ССl4 + S2Сl2 
СS2 + 2S2Сl2 → ССl4 + 6S (катализатор FеS) 
СаС2 + 5Сl2 → СаСl2 + 2ССl4 (250 ºС) 

 
Строение. Тетраэдрическая молекула, sр3 – гибридное 

состояние, валентная и координационная насыщенность. 
 
Физические свойства. Бесцветная жидкость. Температура 

плавления -23 ºС, температура кипения +77 ºС. 
 
 
Химические свойства. 
1. Термическое разложение. 
 

ССl4 → C + 2Cl2 (600 ºС) 
 
2. Гидролиз, протекает с большим трудом. 
 

ССl4 + 3Н2О → Н2СО3 + 4НСl (20 ºС, катализатор Fе) 
ССl4 + 6NаОН → Nа2СО3 + 4NаСl + 3Н2О 

(кипячение с концентрированным раствором NаОН) 
 

3. Реакции замещения хлора: 
 

2ССl4 + О2 → 2СОСl2 + 2Сl2 (250 ºС, кат. Ni) 
ССl4 + 2Н2Sе → СSе2 + 4НСl (500 ºС) 
ССl4 + 2НF → СF2Сl2 + 2НСl (раствор SbF3 в жидком НF) 
 

Образуются фреоны:  
 
Ф-11 СFСl3  Ф-113 С2Сl3F3 
Ф-12 СF2Сl2  Ф-114 С2F4Сl2 
Ф-22 СНСlF2  Ф-115 С2F5Сl 
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Они устойчивы к действию кислот и щелочей, большинства 
металлов и сплавов. Используется в холодильной технике и сырье 
для получения фторопластов: 
 

2СНF2Сl → С2F4 + 2НСl (600 – 700 ºС) 
а далее из С2F4 получают политетрафторэтилен (тефлон).  

 
СНСl3 + 2НF → СНСlF2 + 2НСl (700 – 1000 ºC) 

 
ССl4 + 4АgВr → СВr4 + 4АgСl (200 ºC) 
ССl4 + 4АgI → СI4 + 4АgСl (200 ºC) 

 
2ССl4 + ТiО2 → ТiСl4 + 2СОСl2 (400 ºC) 

 
ССl4 + 3C6Н6 → (C6Н5)3ССl + 3НСl (кат. АlСl3) 

 
Применение. 
1. Растворитель жиров, смол, лаков. 
2. Химчистка. 
3. Пожаротушение. 
 

Тетрабромид углерода СВr4 
 

Получение. 
Реакции замещения: 
 

ССl4 + 4АgВr → СВr4 + 4АgСl 200 °С 
3ССl4 + 4АlВr3 → 3СВr4 + 4АlСl3 100 °С 
СS2 + 2Вr2 → СВr4 + 2S  200 °С 

 

Строение. Тетраэдрическая молекула. 
 
Физические свойства. Пл. 94 °С, кип. 190 °С. Желтые 

кристаллы, растворимые в органических растворителях. 
 
Химические свойства. 
1. Гидролиз: 

 

СВr4 + 2Н2О → СО2 + 4НВr (200 °С) 
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Тетраиодид углерода СI4 

 
Получение. Реакции замещения. 
3ССl4 + 4АlI3 → 3СI4 + 4АlСl3  
ССl4 + 4LiI → СI4 + 4LiСl  
ССl4 + 4С2Н5I → СI4 + 4С2Н5Сl (кат.  АlСl3) 
 
Строение. Аналогично СCl4. 
 
Физические свойства. 
Красные кристаллы с запахом йода. Пл. 171 °С, разлагается при 

нагревании, возгоняется в вакууме при 100 °С. 
 
Химические свойства. 
1. Термическое разложение: 
 

СI4 → С2I4+ С 
СI4 → С + I2  (2000 °С, на графите) 

 
2. Гидролиз: 
 

СI4 + 2Н2О → СО2 + 4НI 
 
Применения не находит. 
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Полигалогенпроизводные метана 
 

СН3F СН2F2 СНF3 
СН3Сl СН2Сl2 СНСl3 
СН3Br СН2Br2 СНBr3 
СН3I СН2I2 СНI3 

 
Получение. 

1. Процесс замещения водорода в метане (Сl2 или Br2 на 
свету) действие СоF3 при 150°С на метан, разбавленный азотом. I2 
не реагирует с метаном. 

 
СН4 + Сl2 → СН3Сl + НСl 

 
2. Реакции замещения хлора на фтор действием НF + SbF3 

(см. получение фреонов). 
3. Замещение ОН-группы в метаноле действием НВr илиНI в 

водном растворе или газовой фазе. НСl реагирует с трудом по 
причине малой нуклеофильности. НF в аналогичную реакцию не 
вступает. 

 
СН3ОН + НI → СН3I + Н2О 

 
4. Галоформное ращепление: 

 

                         3Сl2 
СН3 – С – R + 3Вr2 + 3NаОН → СХ3 − С – R + 3NаХ + 3Н2О 
            ||            3I2                                    || 
           О                                                   О 
 

Далее  
 СХ3 − С – R + NаОН → СНХ3 + Nа – О – С – R  
                                  ||                                                          ||    
                                 О                                                         О 
 

5. Замещение хлора на бром или иод действием АlВr3 или АlI3  
 
 3СН2Сl2 + 2АlВr3→ АlСl3 + 3СН2Вr2  
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Строение. Полярные молекулы в виде искаженного тетраэдра. 
 
Физические свойства. 
Бесцветные или желтые газы, жидкости, твердые вещества, с 

характерным запахом (СНХ3). 
 
Химические свойства. 

1. Замещение галогена на кислородосодержащие атомы 
действием щелочей. Моногалогенпроизводные превращаются в 
спирты, дигалогенпроизводные образуют альдегиды, 
тригалогенпроизводные – карбоновые кислоты.  

 
СН3Х + NаОН → СН3ОН + NаХ 

СН2Х2 + 2NаОН → Н2С = О + 2NаХ + Н2О 
СНХ3 + 3NаОН → НСООН + 3NаХ 

 
Аналогично протекает реакция с аммиаком (образуются 

первичные амины), аминами (образуются вторичные или 
третичные амины), алкоголятами (образуются простые эфиры или 
карбены), цианидами (образуются нитрилы кислот). 

 
2. Электрофильное замещение: 

 
СНСl3 + 3С6Н5R → (RС6Н4)3СН + 3НСl   (кат. АlСl3) 

 
Так получают соединения фенил-, дифенил-, 

трифенилметанового ряда. 
 

3. Первичные генпроизводные метана реагируют с 
металлами давая МОС (металлоорганические соединения): 

 
СН3Х + 2Li → LiСН3 + LiХ (гексан, 20ºС) 
2СН3Х + 2Nа→ С2Н6 + 2NаХ  
СН3Х + Мg → СН3МgХ  (эфир, ТГФ) 
СН3Х + 2Zn → (СН3)2Zn + ZnХ2  
2СН3Cl + Si → SiСl2(СН3)2  
4СН3Cl + Рb + 4Nа → 4NаСl + (СН3)4Рb  
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Применение. 
СН3Cl – хладоагент, синтез Si(СН3)2Сl2. 
СН2Cl2 – растворитель жиров и масел в парфюмерии и 

фармакологии. 
СНCl3 – растворитель резины, оргстекла, наркотическое 

средство. 
Фторпроизводные – фреоны, хладоагенты. 
 

Оксогалогениды углерода 
 

СОF2                 CОСl2 СОВr2  
и смешанные              CОFCl COFBr 
 

Фтористый карбонил СОF2 
 
Получение. 
1. Окисление монооксида углерода: 
 

СО + 2АgF2 → СОF2 + 2АgF (пропускание паров) 
АgF2 получают действием СlF3 + АgСl → АgF2 + СlF + 1/2Сl2 

(желто-коричневый). 
 

2. Вероятный продукт термоокислительной деструкции 
фторопласта 

 

(− СF2 − СF2 −)n + О2 → 2nСОF2 
 

3.Реакция замещения: 
 

СОСl2 + 2NаF → СОF2 + 2NаСl (в ацетонитриле). 
 
Строение.                 F 
                                   |       
                           О = С – F 
 
Плоская молекула.  
Увеличение кратности связи С – F  за счет сопряжения 

обусловливает заметно более высокую прочность связи С – F, чем в 
СF4. 
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Физические свойства. Бесцветный газ с резким запахом. 
Пл.  -114 ºС, кип.  -83 ºС. 
 
Химические свойства: 
1. Обменные реакции. Разлагается водой и щелочами: 
 

Н2О + СОF2 → СО2 + 2НF 
СОF2 + 4NаОН → Nа2СО3 + 2NаF + 2Н2О 

 
2. Выраженных окислительных и восстановительных свойств 

не проявляет. 
 
Применения не находит. 
 
 

Хлористый карбонил, фосген СОСl2 
 
Получение. 
 
1. Окисление монооксида углерода: 
 
СО + Сl2 → СОСl2  (кат. С, 120 – 150 ºС, или на свету). 
 
2. Один из продуктов окисления полихлорзамещенных алканов. 

 
Строение.                 F 
                                   |       
                           О = С – F 
 
Меньшая, чем у СОF2, двоесвязанность по причине меньшего 

перекрывания компактной орбитали (2р) углерода и объемистой 
орбитали (3р) хлора. Связь С – Сl – место наивысшей реакционной 
способности. 

 
Физические свойства. 
Бесцветный газ с запахом гнилого сена или фруктов.  
Пл -118 ºС, кип. +8 ºС. Мало растворяется в Н2О и 

гидролизуется ей. 
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Химические свойства. 
1. Термическое разложение: 

 
СОСl2 → СО + Сl2 

 
2. Восстановительные свойства за счет Сl-1: 

 
СОСl2 + КМnО4 + Н2SО4 → СО2 + Сl2 + К2SО4 + МnSО4 + Н2О 

 
3. Реакции замещения атома хлора на одновалентный атом 

или группу: 
  
    Сl            Х 
     /            / 
    О = С + НХ → НСl + О = С 
     \           \ 
    Сl           Сl 

 
     Х            Х 
     /             / 
    О = С + НХ → НСl + О = С 
    \           \ 
    Сl            Х 

 
Например: 

 
СОСl2 + Н2О → 2НСl + СО2 
СОСl2 + 4NаОН → 2NаСl + Nа2СО3 
СОСl2 + НОR → СlСООR + НСl (эфир хлоругольной кислоты) 
СОСl2 + 2НОR → RОСООR + 2НСl (эфир угольной кислоты) 
nСОСl2 + nNаОС6Н4ОNа → (-ОOСОС6Н4О-)n + 2nNаСl (поликарбонаты) 
СОСl2 + 2NН3 → NН4Сl + СlСОNН2 (амид хлоругольной кислоты) 
СОСl2 + 4NН3 → 2NН4Сl + Н2NСОNН2 (карбамид) 
СОСl2 + 4Н2NR → СО(NНR)2 + 2[Н3N+R]Сl (N,N/ - диалкилмочевина) 
СОСl2 + 4НNМе2 → СО(NМе2)2 + 2[NН2Ме]Сl (тетраметилмочевина) 
СОСl2 + 2РhН → РhСOРh + 2НСl катализатор АlСl3 
R – СOONа + СОСl2 → RОСООR + Nа2СО3  
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4. Замещение атомов хлора на двухвалентную группу или атом: 
 
3СОСl2 + Аl2О3 → 2АlСl3 + 3СО2 
СОСl2 + RNН2·НСl → RN = C = О + 3НСl (изоцианат) 
RNСО + НОR → RNСООR (уретан) 
 

Применение. 
1. Боевое отравляющее вещество удушающего действия. 
2. Получение дифенилметановых красителей, мочевины, 

изоцианатов и уретанов, эфиров угольной кислоты и 
поликарбонатов, летучих хлоридов АlСl3 и ТiСl4. 
 

Техника безопасности. 
Опасные концентрации от 5 мкг/л, 100 – 300 мкг/л в течение 

15 минут смертельно. Латентное действие от 2 до 12 часов. Защита 
– противогаз. Дегазация щелочью или аммиаком. 
 
 

Оксидибромид углерода СОВr2 
 

Получение. 
СО + Вr2 → СОВr2 (на свету или с угольным катализатором) 
 

Строение. 
 
    Вr 
      / 
    О = С 
     \ 
     Вr 

 
Повышение кратности связи С – Вr не заметно, так как 

перекрывание орбиталей, сильно отличающихся размерами, 
незначительно. Атом брома легко замещается и склонен к 
окислению. 

 
Физические свойства. 
Жидкость, температура кипения +65 ºС, кипит с разложением. 
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Химические свойства. 
1. Термораспад: 

 
СОВr2 → СО + Вr2 

 
2. Все реакции, характерные для СОСl2. Они протекают легче, 

особенно окисление: Вr-1 → Вr-0. 
 

Применения не находят. 
 

Смешанные производные 
 

Получают реакциями обмена или присоединением 
межгалогенных соединений. Их строение аналогично приведенным 
выше соединениям. Их свойства повторяют свойства 
симметричных соединений. Применение не находят. 
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Соединения углерода с серой 
СS                  CS2                C3S2 

 
Моносульфид углерода СS 

 
Получение. 

 CS2 → СS + S (-185 ºС, тлеющий разряд) 
 

Строение. 
Вероятно, аналогично СО. 
 

Химические свойства. Полимеризация при -180 ºС в (СS)х. 
Свойства не изучены. 

 
Применения не находит. 

 
Тионедокись углерода С3S2 

 

Получение: 
 СS2 + 2С → С3S2 (в пламени электрической дуги) 
 

Физические свойства. 
Красная жидкость с резким запахом. Пл. -1 ºС. 
 
Строение: S = C = C = C = S 
 

Химические свойства аналогичны С3О2. 
 

Применение не находит. 
 

 
Сероуглерод СS2 

 
Получение: 

 С + 2S → СS2 (700-800ºС) 
 

Строение: линейная молекула, подобна CO2. 
 

S = С = S 
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Физические свойства. 
Бесцветная жидкость. Чистая – с запахом фиалки. Не растворим 

в воде, растворим в органических растворителях. Является 
растворителем Вr2, I2, S8, Р4. Пл. -112 ºС, кип. +46 ºС. 

 
Химические свойства. 

1. Обменные реакции: 
 

1а. Кислотно-основные свойства. Сероуглерод можно 
рассматривать как смешанный ангидрид угольной и 
сероводородной кислот: 
 
СS2 + 2Н2О → СО2 + 2Н2S (150 ºС) 
СS2 + 3Ва(ОН)2 → ВаСО3 + ВаS + 2Н2О (водный раствор) 
 

1б. Сероуглерод является кислотным сульфидом: 
 
СS2 + К2S → К2СS3   (конц. водн. раствор К2S) 
 соль тритиоугольной кислоты 
СS2 + Nа2S2 → Nа2СS4  
 (соль тионадугольной кислоты) 
 

1в. Является сульфирующим агентом: 
 
СS2 + РСl5 → СSСl2 + РSСl3 (тиофосген, красная 

жидкость, температура кипения +76ºС, образует димер, пл.  
116 ºС, разл. 180 ºС до мономера). 

  
                  Сl S Сl 
 \ / \ / 
 С С 
 / \ / \ 
                   Сl  S  Сl 
 
СS2 + 2SnО → СО2 + 2SnS       (300 ºС) 
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1г. Реакции присоединения по двойной связи.  
 

Реагирует с NН3: СSСl2 + 4NН3 → СS(NН2)2 + 2NН4Сl 
образуется тиомочевина, пл. +172 ºС, образует комплексы с 
тяжелыми металлами.) 
            
                                 SН                             S−  NН4

+ 

                                / + NН3           / 
СS2 + NН3 → S = С       ————→     S = С  
(в орг. р-ле)           \                                         \ 
                                NН2                                NН2 
 

Образуется дитиокарбаминовая кислота (неустойчивая 
кислота средней силы Ка=10−3, пл.  99 ºС с разложением). В избытке 
аммиака получается ее соль – дитиокарбамат аммония.  
 

              NаОН 
СS2 + (С2Н5)2NН → Еt2NC = S   ——→     Еt2NCS2Nа + H2O  
                        |  
                        SН  
 

Образуется диэтилдитиокарбамат натрия (ДЭДТК). Это 
соединение образует летучие соединения с металлами хелатного 
типа. Их высокая летучесть обусловлена экранированием иона 
металла объемистыми органическими группами. 
 

СS2 + 2NН3 + Са(ОН)2 → NН4NСS + СаS + 2Н2О 
 

Реакция протекает в водном растворе. Са(ОН)2 облегчает 
отрыв Н2S от первоначального образующейся дитиокарбаминовой 
кислоты с образованием изотиоциановой Н – N = C = S, которая 
далее переходит в аммонийную соль (роданид аммония). 
 

СS2 + НN3 → S = C − SН азидодитиоугольная кислота 
                               | 
                              N3 
 

                      Н2О 
СS2 + RМgХ ——→ RC = S ——→ RC = S + HOMgX  
                 |                          | 
                SМgХ                 SН 
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Продуктом является дитиокарбоновая кислота. 
 

           SNа 
           | 
СS2 + RОNа → S = C − ОR  
 

Получается ксантогенат Nа – соль моноалкилового эфира 
дитиоугольной кислоты. Вместо алкоголята можно пользоваться 
спиртом и щелочью. В роли спирта часто выступает ОН-группа 
целлюлозы, в результате чего образуются ксантогенаты целлюлозы 
(вискоза) – вязкий водный раствор, из которого далее действием 
раствора Н2SО4 получают вискозное волокно. При действии кислот 
ксантогенаты разрушаются с образованием сероуглерода: 
 

ROCSSNa + HCl → ROH + CS2 + NaCl 
 

2. Окислительные свойства – мало характерны для СS2, они 
связаны с наличием С+4: 

 

СS2 + 4Н2 → СН4 + 2Н2S (50 ºС, катализатор Рt/МоS2) 
 

3. Восстановительные свойства – характерны, они связаны с 
S-2: 
 
СS2 + 3О2 → СО2 + 2SО2 (сгорает на воздухе) 
СS2 + 3Сl2 → ССl4 + 5S2Сl2 
СS2 + 2S2Сl2 → 6S + ССl4 (катализатор FеS, если S2Сl2 не нужен) 
СS2 + 3Сl2О → СОСl2 + 2SОСl2 (20 ºС) 
СS2 + 3SО3 → СОS + 4SО2  (20 ºС) 
СS2 + СаСN2 → С2N2+ СаS + S (800 ºС) 
3СS2 + 4КМnО4 + 2КОН → 6S + 4МnО2 + 3К2СО3 + Н2О 
 

Применение. 
1. Растворитель. 
2. Получение ССl4, вискозного волокна, других сернистых 

соединений углерода. в том числе роданидов. 
 
Техника безопасности. 
Токсичен (действие на желудок и центральную нервную 

систему), очень пожароопасен, взрывается в смеси с воздухом. 
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Соединения углерода с серой и кислородом. 
 

СОS          Карбонилсульфид, сероокись углерода 
 

Получение. 
1. Взаимодействие СО и паров S при высокой температуре. 

 
СО + S → СОS (350°С) 

 
2. Действие кислот на NН4NСS: 

 
NН4NСS + Н2О + Н2SО4 (разб.) → СОS + (NН4)2SО4     (30 – 40 °С) 

 
Строение:                         О = С = S 

 
Физические свойства. 
Бесцветный газ, без запаха, горит на воздухе. Пл.  -138 °С, 

кип. −50 °С. Растворим в СS2, ЕtОН. 
 
Химические свойства. 

1. Термическое разложение протекает по двум направлениям: 
 

2СОS → СО2 + СS2 
СОS → СО + S 

 
2. Обменные реакции: 

 
СОS + Н2О → СО2 + Н2S (медленно реагирует с водой и 
щелочами) 
СОS + К2S → К2СОS2  дитиокарбонат калия 
 
                                                    NН3                       
СОS + NН3 —→ О = С – SН ——→ О = С – S− NН4

+ 
                                     |                           |  

                                    NН2                          NН2 
                          тиокарбаминовая   тиокарбамат  
                                   кислота       аммония 
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H2NCOS− NH4
+ → H2S + CO(NH2)2 (термическое разложение) 

       тиокарбамат                    карбамид 
        аммония 
 

H2NCOS− NH4
+ + H2SO4 → H2S + COS + (NH4)2SO4 (в растворе) 

 
                     SН 
                                                                      Н+           | 

СОS + RОNа → О = С – ОR —→ О = С – ОR 
                                                        |        
                                                       SNа 
  
Таким образом, реакции присоединения протекают по связи С = S. 

 
3. Восстановительные свойства: 

 

СОS + 3/2О2 → СО2 + SО2 
 

Применение. 
Производство гербицидов, фунгицидов, тиокарбаминовых 

кислот и их солей, мочевины. 
 
 

Тиоугольные кислоты и их соли 
 

 Н2СS3 Н2СS4 Н2СОS2 
 СS3

2- СS4
2- СОS2

2- 
 

Получение. 
1. Анионы тиоугольных кислот образуются действием 

сульфидов или дисульфидов на СS2 или СОS: 
 

К2S + СS2 → К2СS3 
К2S2 + СS2 → К2СS4 
К2S + СОS → К2СОS2 

 

2. Тиокарбаминовые кислоты образуются при подкислении 
растворов, содержащих их анионы: 
 

К2СS3 + Н2SО4 → Н2СS3 + К2SО4 
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Строение. 
 

НS НSS НS   
  \   \ \  
  С = S   С = S или  С − S 
   /   / / \   / 
 НS   НS НS   S 
 

НS               НS  
  \               \  
  С = О     ←——→ С − ОН 
   /                || 
 НS                    S  
эта форма 
преобладает 
 

Физические свойства.  
Н2СS3 стабильнее и сильнее Н2СО3 (пл. -27 °С, Ка1 = 2 ⋅ 10−3, 

Ка2 = 7 ⋅ 10−9).  
Н2СS4 – красная жидкость, пл. -36 °С, соли – твердые вещества. 
 

Химические свойства. 
1. Термораспад: 

 

Н2СS3 → Н2S + СS2 
Н2СОS2 → Н2S + СОS 
Н2СОS2 → Н2S2 + СS2 

 

2. Обменные реакции: 
 

К2СS3 + Н2SО4 → H2СS3 + K2SО4 
H2СS3 + 2KOH → K2СS3 + 2H2O 

 

3. Восстановительные свойства. Окисляются Сl2, I2, 
Fе(СN)6

3−, Н2О2, S2О8
2− по связи S − Н с образованием мостиков 

S − S. 
                                 S             S 
                                 ||              ||           ∆                      ∆ 
2R–ОС = S → R–ОС             СО–R  → 2R–ОС = S →  2 RО· + 2CS2 
     |        \        /           |     
    SН      S  S             S· 

 



 

© 2005    А.А.Сибиркин  
 

53 

Аналогично при окислении ведут себя 
диалкилдитиокарбаминовые кислоты R2NСSSН.  

 
Применение. 

1. К2СS3 – борьба с вредителями сельского хозяйства. 
2. Эфиры после окисления – димеризации являются 

источниками свободных радикалов. 
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Соединения углерода с азотом 
С3N4 C2N2 

 
Нитрид углерода С3N4 

 
Получение. 
1. Разложение роданида ртути (опыт «фарфоровой змеи»): 
 

2Нg(SСN)2 → 2НgS + СS5 + С3N4 
 

2. Через цианистую серу: 
 

2АgСN + SСl2 → S(СN)2 + 2АgСl (раствор в СS2) 
 

Цианистая сера - бесцветные кристаллы, пл. 61 °С, 
разлагается по уравнению  

 

2S(СN)2 → CS2 + C3N4 
 

Строение. Вероятно, полимерное. 
 
Физические свойства. 
Объемистая масса желтого цвета. 
 
Химические свойства. 
Термическое разложение  
 

 2С3N4 → 3С2N2 + N2 (700 °C) 
 

Применение не находит. 
 

Дициан С2N2 
 

Получение. 
1. Взаимодействие простых веществ в электрическом разряде:  
 

2С + N2 → C2N2 
 
2. Из цианамида кальция  
 
СаСN2 + СS2 → C2N2 + СаS + S (800 °С) 
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3. Термическое разложение и окисление цианидов: 
 
Нg(СN)2 → Нg + С2N2 (нагревание) 
Нg(СN)2 + НgСl2 → Нg2Сl2 + С2N2 (нагревание) 
2КАg(СN)2 → 2КСN + 2Аg + С2N2 (250-400°С) 
4КСN + СuSО4 → 2СuСN + 2К2SО4 + С2N2 (конц. раствор) 
СuСN + FеСl3 → СuСl + FеСl2 + 1/2С2N2 (конц. раствор) 

 
4. Окисление HCN: 
 

2НСN + NО2 → Н2О + NО + С2N2 
2НСN + Сl2 → НСl + С2N2 (катализатор уголь) 

 
Строение: N ≡ С – С ≡ N   динитрил щавелевой кислоты.  
В химических реакциях происходит разрыв связи С – С или 

присоединение по связи С ≡ N. В соответствии с 
электроотрицательностями атом углерода обладает частичным 
польжительным зарядом, атом азота – частичным отрицательным. 
Это определяет направление присоединения частиц.  

 
Физические свойства. 
Бесцветный газ с запахом горького миндаля. Пл. -34 °С, 

кип. −21 °С. 
 
Химические совйства. 
1. Термическое разложение на цианидные радикалы: 
 
С2N2 → 2СN·    (выше 1100°С) 
 
2. Полимеризация. продукт полимеризации с двойной цепью: 

 N 
 ┌ \ // \ ┐ 
  │ С │ 860 ºС 
  │  | │ ——→ nС2N2 
 │ C │ 
 │ /  \\ / │ 
 └ N ┘n 
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3. Обменные реакции: 
 

Гидратация в концентрированной соляной кислоте: 
 

С2N2 + Н2О → О = С – С = О (оксамид, диамид щавелевой кислоты) 
             /        \   
           NН2    NН2 
 

H2NCOCONH2 + 2H2O → (NH4)2C2O4 (в кислой среде) 
     оксамид  
                                                                                           + H2S 
NC−CN + Н2S → NН = С – С ≡ N ↔ NН2 – С – С ≡ N ——→ 
        |                    ||    
       НS                               S 
 флавеановый водород 
 

                                      Н2О, Н+ 
→ NН2 – С – С – NН2 ———→ Н2С2О4 + 2Н2S 
                ||     || 
        S    S 
  дитиооксамид (рубеановодородная кислота) 
 

Аналогично: 
 

 ┌        NН 
 │      || 
 │+ RОН                  → RО – С – С ≡ N 
 │ (кат. KCN)        
 │          NН 
 │           || 
 │+ RNН2     → RNН – С – С ≡ N 
N ≡ C – C ≡ N   │  
 │           NН 
 │           || 
 │+ R2NН2     → R2N – С – С ≡ N 
 │  
 │              NН 
 │               || 
 │+ NН2ОН     → НОNН – С – С ≡ N 
 └ 
Вторая нитрильная группа реагирует вслед за первой.  
 



 

© 2005    А.А.Сибиркин  
 

57 

4. Реакции диспропорционирования по связи С – С, 
аналогичные галогенам. По этой причине дициан рассматривают 
как псевдогалоген: 

 
С2N2 + 2КОН → КСN + КОСN + Н2О 

С2N2 + Н2SО4 + 3Н2О → СО↑ + СО2↑ + 2NН4НSО4 
(конц. раствор Н2SО4) 

 
5. Реакции окисления: 

 
С2N2 + 2О2 → 2СО2 + N2 (сгорает на воздухе) 
 

6. Реакции восстановления: 
 
С2N2 + Zn + Н2SО4 → 2НСN + ZnSО4 (в водном растворе) 
 
Применение. 
Ограниченно в синтезах цианистых соединений, формамидинов  
R2N – С – С ≡ N, 
        || 
       NН 

некоторых производных щавелевой кислоты (дитиооксамид – 
чувствительный реактив на ионы меди и других тяжелых металлов. 
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Соединения углерода с азотом и водородом, их анионы 
 

НСN Н2N – CN 
Циановодород цианамид 
СN− NСN2− 
Цианиды цианамиды 
 

Циановодород НСN 
 

Получение. 
1. Из простых веществ:  
 

2С + N2 + Н2 → 2НСN (1800 °С) 
 
2. Взаимодействие CO и аммиака  
 

СО + NН3 → НСN + Н2О (500 – 800 °С, кат. Аl2О3 + ТhО2) 
 
3. Совместное окисление метана и аммиака: 
 

2СН4 + 2NН3 + 3О2 → 2НСN + 6Н2О (900 °С, кат. Рt) 
 
4. Действие кислот на цианиды: 
 

КСN + НСl → НСN + КСl (30 – 40 °С) 
КСN + Н2SО4 → НСN + К2SО4 
КСN + СО2 + Н2О → НСN + КНСО3 
 
5. Дегидратация формиата аммония:  
 
НСООNН4 + Р4О10 → НСN + 4НРО3 
 
6. Пиролиз триметиламина: 
 
 (СН3)3N → НСN + 2СН4 (1000 °С) 
 
Строение. Н – С ≡ N ↔ −С ≡ N⊕ – Н  
                        Изоциановодород 
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Физические свойства. 
Бесцветная жидкость с запахом миндаля. Пл. -13 °С, 

кип. +26 °С. Растворима в воде в любых отношениях. 
 
Химические свойства. 
1. Тримеризация  в симметричный триазин (подобно ацетилену 

в бензол): 
 
 СН 
 // \ 
 N  N 
 |   || 
 СН СН 
   \\ / 
   N 
 
2. Гидратация (гидролиз) до производных НСООН при 

длительное хранение водных растворов: 
 

НСN + 2Н2О → НСООН + NН3 → НСООNН4  
НСN + Н2О + Н2SО4 → СО + NН4НSО4 (конц. раствор Н2SО4) 
 

3. Реакции окисления по связи С – Н: 
 

4НСN + 5О2 → 4СО2 + 2N2 + 2Н2О (сгорает на воздухе) 
4НСN + О2 → 2С2N2 + 2Н2О (150°С, катализатор Аg) 
2НСN + Сl2 → С2N2 + 2НСl (кат. активированный уголь) 
НСN + Н2О + Сl2 → НОСN + 2НСl (катализатор Аl2О3) 
2НСN + 5НСlО → 2СО2 + Н2О + N2 + 5НСl  
2НСN + NО2 → С2N2 + Н2О + NО (20°С) 

 
4. Реакции восстановления за счет присоединения водорода по 

связи С ≡ N. 
 
 НСN + 2Н2 → СН3NН2 (кат.  Ni) 
 НСN + 2Zn + 5НСl → СН3NН3

+Сl− + 2ZnСl2  
                              хлорид метиламмония 
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5. Присоединение к органическим соединениям: 
 
 НС ≡ СН + НСN → H2C = CH − СN + Н2О (акрилонитрил) 
 
6. Слабые кислоты свойства, Ка = 5⋅10−10: 
 

КОН + НСN → КСN + Н2О 
 
Применение. 

 1. Производство акрилонитрила. 
 2. Полярный растворитель с высокой диэлектрической 
проницаемостью. 

 
Цианиды СN− 

 
Получение. 

1. Нейтрализация НСN щелочами: 
 

НСN + КОН → КСN + Н2О 
 
2. Восстановление цианамидов коксом с последующим 

выщелачиванием NаСN водой: 
 

СаСN2 + С + Nа2СО3 → 2NаСN + Са + СаСО3 (700 ºС) 
 
3. Восстановление амидов и цианамидов углем: 
 

NаNН2 + С → NаСN + Н2 (>800 ºС) 
Nа2СN2 + С → 2NаСN (>800ºС) 
 
4. Действие щелочами на дициан: 
 
2КОН + С2N2 → КСN + КОСN + Н2О 
 

5. Термические разложение комплексных цианидов: 
 

2КАg(СN)2 → 2КСN + 2Аg + С2N2 (300 – 400 ºС) 
3К4Fе(СN)6 → 12КСN + Fе3С + 5С +3N2 (650 ºС) 
6К3Fе(СN)6 → 18КСN + 2Fе3С + 8С2N2 +N2 (350 – 400 ºС) 
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Строение: −С ≡ N    Частица, изоэлектронная молекуле СО. 
 
Физические свойства. 
Твердые вещества. 
 
Химические свойства. 

1. Гидролиз. Растворы имеют сильнощелочную среду. 
Вытеснение HCN происходит при действии сильными и 
некоторыми слабыми кислотами, в том числе Н2СО3: 

 
 КСN + Н2О → КОН + НСN 
 КСN + НСl → КСl + НСN 
 
Длительное кипячение раствора дает форматы: 

 
 КСN + 2Н2О → НСООК + NН3 
 

2. Образование цианидных комплексов: 
 
 FеСl2 + 2КСN → 2КСl + Fе(СN)2  
 Fе(СN)2 + 4КСN → К4[Fе(СN)6] 
 
В виде цианистых комплексов удается стабилизировать низшие 

степени окисления некоторых элементов: 
 

К6Rе0(СN)6 желтый К6Сr0СN)6 зеленый К5V0(СN)5 розовый 
К6Мn+1(СN)6 бесцв.  К6Тc+1(СN)6 

зеленый 
К5Rе+1(СN)6 зеленый 

К4Мn+2(СN)6 синий К4Сr+2(СN)6 синий К4Fе+2(СN)6 3Н2О 
желтый 

К4V+2(СN)6 желтый  К4Rе+2(СN)6 желтый   
К3Мn+3(СN)6 красн. К3V+3(СN)6 красный К3Сr+3(СN)6 желтый 
 К3Rе+3(СN)6 зелен.  
К2Те+4(СN)6 
красный 

К4Мn+4(СN)8 
красный 

К4Мо(СN)8 желт. 
К4W(СN)8 желт. 

К3Rе+5(СN)8 
коричн. 

К3Моº(СN)8 желтый К3W(СN)8 желтый 

 К3Rе+6(СN)8 пурп.  
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3. Реакции нуклеофильного замещения и присоединения:  

 
 СlСН2СН2Сl + 2КСN → NССН2СН2СN + 2КСl 
                  сукцинодинитрил 
 

R – СН = О + KСN + H2O → R – СН – ОН + KOH 
                                                                          |           
                                 СN 
                                                            нитрил α-оксикислоты 

 
4. Реакции окисления (С+2 → С+4) 

 

2КСN + О2 → 2КОСN  (кат. Ni) 
КСN + S → 2КNСS  (кипячение водного раствора) 
КСN + (NН4)2S2 → КNСS + (NН4)2S (водный раствор) 
КСN + Н2О2 → КОСN + Н2О (водный 30%-ный раствор) 
КСN + РbО → КОСN + Рb (400-500°С) 
NаСN + РbО2 → NаОСN + РbО (250°С) 
КСN + 2КМnО4 + 2КОН → КОСN + 2К2МnО4 + Н2О (водн. р-р) 
 

Более сильные окислители окисляют одновременно азот (-3) 
в азот (0): 
 

 2NаСN + 5NаОСl + Н2О → 2NаНСО3 + 5NаСl + N2 
 
Применение. 

1. Получение цианидных комплексных соединений. 
2. Отравляющее вещество. 
3. Органический синтез (карбоновых кислот через нитрилы). 
4. Добыча Аg, Аu из руд. 
5. Получение галогенцианов: 

 

КСN(конц. водн. раствор) + Сl2 → КСl + СlСN 
КСN(конц. водн. раствор) + Вr2 → КВr + ВrСN 
Нg(СN)2 (твердый) + 2I2 → НgI2 + 2IСN 
 

Фторциан получается по реакции 
 СlСN + КF → КСl + FСN (700 °C) 
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Эти соединениях гидролизуются: 
 

СlСN + Н2О → НОСN + НСl 
ВrСN + Н2О → НОСN + НВr  
СlСN + NаОН → NаОСN + NаСl 
ВrСN + NаОН → NаОСN + NаВr 
 

Галогенцианы тримеризуются в производные цианура: 
 

 Х N Х 
  \ // \ / 
   С С  
    | ||  
  N N 
   \\   /  
  С  
  | 
 Х 
 

Техника безопасности. 
Обладают высокой токсичностью. Дегазируют гипохлоритами. 

Признаки отравления аналогичны СО. Затрудняют тканевое 
дыхание. Первая помощь: вызвать рвоту, принять внутрь Na2S2О3, 
или вдыхать NН3 при ингаляционном отравлении. 

 
Циамид Н2NС ≡ N 

 
Получение. 

1. Действие кислот на цианамиды: 
 

 СаСN2 + Н2SО4 → Н2NСN + СаSО4 
 

2. Действие аммиака на хлорциан: 
 

 СlСN + 2NН3 → NН2СN + NН4Сl (в эфире) 
 

Строение. 
 Н – N – C ≡ N ↔ НN = C = NН 
    | 
   Н 
Производное С (IV), динитридокарбонат(IV) диводорода, 

карбодиимид. 
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Физические свойства. 
Бесцветные кристаллы, пл. +43 °С, кип. 140 °С (в вакууме), 

хорошо растворим в воде. 
 
Химические свойства. 

1. Поведение при нагревании (150 °С): полимеризация в 
меламин: 
 

                       Н2N N NН2 
  \ //  \ / 
   С С  
    | ||  
  N N 
   \\  /  
    С  
  | 
    NН2 
 

2. Слабые кислотные свойства 
 

2Н2NСN + Са(ОН)2 ↔ Са(NНСN)2 + 2Н2О (по первой ступени) 
 

3. Реакции присоединения по связи С ≡ N 
 

                       ОН                        О 
                      |                            || 
Н2N – С ≡ N + H2O → Н2N – С = NН → Н2N – С – NН2 
 

Н2N – С ≡ N + NH3  → Н2N – С – NН2 гуанидин,  пл. 50 °С 
                      || 
                      NН 
 

Гуанидин – сильное основание, образует катион гуанидиния: 
 

(Н2N)2СNН + НNО3 → (Н2N)3С+NО3
− взрывчатый 

                    + Н2О(ОН−) → Н2NСОNН2 + NН3          (гидролиз) 
 

Димеризация в цианогуанидин (пл. 209 °С):  
 

Н2NСN + Н2N – С ≡ N → Н2N – С = NН → (Н2N)2C = N − СN 
                | 
               NН−С ≡ N 
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4. Другие реакции: 
 

 Н2NС ≡ N + 2Н2 → С(графит) + 2NН3 (400 °С) 
 2Н2NС ≡ N + 3О2 → 2СО2 + 2N2 + 2Н2О (300 °С) 

 

Применение находит тример меламин – для изготовления 
синтетических смол и лаков (три NН2 – группы в молекуле в 
результате поликонденсации обеспечивают сшивку полимера). 
 

Цианамиды NCN2- 
 

Получение. 
1. Взаимодействие карбида кальция с азотом и аммиаком: 
 

СаС2 + N2 → СаNCN + С  (1000 °С) 
2СаС2 + N2 + 2NН3 → 2СаNCN + НССН + 2Н2 (800 °С) 
 
2. Пиролиз циановодорода в присутствии CaO: 
 

СаО + 2НСN → СаNCN + СО + Н2  (700 °С) 
 
3. Взаимодействие карбоната кальция с аммиаком: 
 

СаСО3 + 2NН3 → СаNCN + 3Н2О (700 – 900 °С) 
 

Строение. 2−N – C ≡ N ↔ −N = C = N− ↔ N ≡ C – N2− 

Длины связей N = C одинаковые. 
 
Химические свойства. 
 
1. Термическое разложение: 

 

2СаСN2 → СаC2 + Са+ 2N2 (выше 1000 °С) 
2СаСN2 → Са(CN)2 + Са + N2 (для других металлов) 

 
2. Обменные реакции: 
 

СаСN2 + 3Н2О → СаCО3 + 2NH3  (выше 300 °С) 
СаСN2 + Н2SО4 → СаSО4 + Н2NСN (в растворе) 
СаСN2 + Н2О + СО2 → СаСО3+ Н2NСN (в растворе) 
Nа2СN2 + ВrCN → NаВr + NаN(СN)2                 (соль дицианимида) 
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3. Другие реакции: 
 
СаСN2 + 3Н2 → Са + С(графит) + 2NН3 (600 °С) 
2СаСN2 + 3О2 → 2СаСО3 + 2N2 (450°С) 

 
Применение. 

1. Получение NН3 по реакции гидролиза. 
2. Удобрение. 
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Соединение углерода с азотом, водородом, кислородом  
и их производные 

 
НNСО НОСN НСNО Н2NСООН Н2NСОNН2 

Изоциановая 
кислота 

Циановая 
кислота 

Гремучая 
кислота 

Карбаминовая 
кислота 

Мочевина 

     
−NСО −ОСN СNО− Н2NСОО−   

Изоцианаты Цианаты Фульминаты Карбаматы  
 

Циановая кислота НNСО ↔ НОСN 
 
Получение. 
Окисление циановодорода хлором в водном растворе.  
 
 НСN + Н2О + Сl2 → НОСN + 2НСl 
 
Строение.  Н – N = С = О ↔ Н – О – С ≡ N 
 Изоциановая        циановая 
 
Таутометрия – динамическое равновесие форм, связанное с 

перемещением иона Н+ в молекуле. Равновесие смещается влево 
при охлаждении (98 % НNСО при 20 °С) 

 
Физические свойства. Жидкость. Пл. -87 °С, кип.  +25 °С. 
 
Химические свойства. 
1. Кислота средней силы, Ка = 3 ⋅ 10−4. Проявляет свойства 

кислот (реагирует с NаОН, Nа2СО3). 
 

 НNСО → Н+ + NСО−  

 
2. Присоединение по связи N = С:  
 

НNСО + Н2О → Н2N – СООН → СО2 + NН3 (гидролиз) 
НNСО + NН3 → (Н2N)2 С = О 
НNСО + НСl + Н2О → NН4Сl + CО2 (в кислой среде) 
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3. Полимеризация в циануровую кислоту: 
 
 НО N ОН 
  \ //  \ / 
   С С  
    | ||  
  N N 
   \\  /  
    С  
 | 
   ОН 

 
Применения не находит. 

 
Цианаты   NСО− 

 
Получение. 
1. Нейтрализация НNСО щелочами: 

 

NаОН + НNСО → NаОСN + Н2О 
 

2. Обменные реакции: 
 

КОСN + АgNО3 → АgОСN↓ + КNО3 
АgОСN + NН4Сl → АgСl↓ + NН4ОСN 

 
Физические свойства. Твердые вещества.  
NаОСN   пл. 550 °С. 
 
Строение. −О – С ≡ N       ↔       О = С = N− 

 с жесткими            с мягкими 
 катионами             катионами 
 
Химические свойства. 
1. Термическое разложение: 
 

4КОСN → 2КСN + К2СО3 + СО + N2                  (700 – 900 °С) 
NН4ОСN  → (NН2)2С = О (мочевина) (180 °С, вакуум) 
(обратный процесс протекает при 60 °С).  
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2. Гидролиз и другие обменные реакции: 
 
КОСN + 2Н2О(горячая) → КНСО3 + NН3 
КОСN + НСl → КСl + НОСN (20°С) 
КОСN + АgNО3 → АgОСN + КNО3 
NН4ОСN + 2NаОН → 2NН3 + Nа2СО3 (кипячение) 
 
КОСN + N2Н5НSО4 → К2SО4 + НN = C = О + N2H4.  
Далее происходит конденсация гидразина с циановой кислотой:  
НN = C = О + Н2N − NН2 → Н2N – NН – C − NН2 + Н2О 
                                                                      || 
                                                                     О     семикарбазид 

 
3. Восстановление: 
 
КОСN + Н2 → КСN + Н2О (500 °С) 
 

4. Окисление: 
 
2(АgОСN) + I2 → 2АgI + NCO−ОСN (в ССl4, 0°С, оксоциан) 
NН4ОСN + 2НNО2 → 2N2 + СО2 + 3Н2О 
NН4ОСN + 3NаОСl → N2 + 3NаСl + СО2 + 2Н2О 

 
Применения не находят. 
 

Изоцианаты 
 

Для металлов нехарактерны, известны для ковалентных 
соединений, например,  

Н – N = С = О или R − N = С = О. 
Р(NСО)3, Si(NСО)4. 
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Гремучая кислота  НСNО 
 

Получение. 
Действие кислот на фульминат ртути: 

 
 Нg(ОСN)2 + Н2SО4 → НgSО4 + 2НСNО 
 
Строение: Н – С ≡ N⊕ − О− ↔ С− ≡ N⊕ – О – Н 

 первая форма преобладает 
 

Физические свойства. 
В свободно состоянии не выделяется. В растворе неустойчива и 

склонна к полимеризации в фульминуровую кислоту: 
 
 НС – С = NОН 
 ||     | 
 N    С = NОН 
   \   / 
  О 
 

 
Химические свойства. 

1. Слабые кислотные свойства. 
2. Реакции присоединения к атому углерода второй 

таутомерной формы: 
 

С− ≡ N⊕ – ОН + Н2 → Н2С = N – ОН → НСN + Н2О 
 

С− ≡ N⊕ – ОН + Н2S→ НС = N – ОН → НNСS + Н2О 
                                       | 
                                   НS 
 

С− ≡ N⊕ – ОН + Вr2   →   Вr2С = NОН  
 

С− ≡ N⊕ – ОН + Н2О  → НОСН = N – ОН → НСООН + NН2ОН 
 

Применения не находит. 
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Фульминаты CNО− 

 
Получение. 

1. Окисление этанола азотной кислотой в присутствии ртути 
(или ее нитрата). Образуется осадок Нg(CNО)2   1/2Н2О 
 

2. Из нитрометана. Вначале действием щелочи получают 
соль аци-формы нитрометана СН2NО2Nа, далее ее перводят в 
ртутное или серебряное производное, которое самопроизвольно 
дегидратируется до фульмината:  

 

СH3NО2 + NаОН → СН2NО2Nа + H2O  
СН2NО2Nа + Hg2+ →  [Нg(СН2NО2)2] + 2Nа+ → Нg(CNО)2 
 

Строение: Катион металла (ртути или серебра) связан с атомом 
углерода  Аg – С ≡ N⊕ – О− 

 
Химические свойства. 

1. Взрываются при нагревании или ударе: 
 

Нg(CNО)2 →Нg + 2CО + N2 
 

2. Реакции, свойственные анионам солей: 
 

Нg(CNО)2 + Н2SО4 → НgSО4 + 2НCNО 
 

Применение. 
Инициирующее взрывчатое вещество. 

 
Карбаминовая кислота  

 

Получение. 
Действие кислот на карбаматы: 
 

NН2 − С − О− NН4
+ + H+→ NН2 − С – ОН + NН4

+ 
            ||                 || 
           О                                 О 
 карбамат аммония          карбаминовая кислота 

 
Физические свойства. 
В свободном состоянии не выделена, в момент получения 

разлагается.  
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Химические свойства. 
Термический распад:  
 

NН2СООН → СО2 + NН3 
 

Применения не находит. 
 

Карбаматы 
 

Получение. 
Взаимодействие углекислого газа с аммиаком при невысокой 

температуре и обычном давлении в неводном растворителе (спирт, 
керосин): 

 

СО2 + 2NН3 → Н2NCOОNН4  
 

Отделение примеси (NН4)2СО3 проводят действием солей 
кальция (образуется осадок СаСО3). 
 

Строение. Н2N – С – О− 

    || 
      О 
 

Физические свойства. 
Твердые вещества. Подробно изучен только карбамат аммония. 
 
Химические свойства. 

1. Термическое разложение: 
 

Н2NСООNН4 → СО2 + 2NН3  (70 °С, 1 атм) 
Н2NСООNН4 →(Н2N)2С = О + Н2О (200 °С, 150 атм) 
 

2. Реакции с кислотами приводят к карбаминовой кислоте 
(см.), которая разлагается на аммиак и углекислый газ.  

 

Н2NСООNН4  →  Н2NСООН  →  СО2 
 

Применение не находят. 
 

Известны хлорангидрид и эфиры карбаминовой кислоты: 
 

NН4Сl + СОСl2 → NН2СОСl + НСl 
NН2СОСl + RОН → NН2СООR + НСl 
НNСО + RОН → NН2СООR 
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Карбамид (мочевина) (Н2N)2СО 
 
Получение. 

1. Синтез из аммиака и углекислого газа:  
 

2NН3 + СО2 → (Н2N)2СО + Н2О (выше 130 °С, выше 50 атм) 
 

2. Синтез из фосгена и аммиака (через стадию 
хлорангидрида карбаминовой кислоты, который не выделяется) 

 

2NН3 + СОСl2 → Н2NСОСl + NН4Сl 
Н2NСОСl + 2NН3 → (Н2N)2СО + NН4Сl 
 

3. Присоединение аммиака к циановой кислоте с 
последующей изомеризацией цианата аммония:  

 

Н – N = С = О + NН3 → NH4OCN → (Н2N)2СО 
 

4. Разложение карбамата аммония  
 

Н2NСООNН4 → (Н2N)2С = О + Н2О 
 

5. Гидратация цианамида:  
 

Н2NСN + Н2О → (Н2N)2С = О 
 

Строение. О = С – NН2 
    | 
   NН2 

 
Физические свойства. Бесцветные кристаллы, пл. +133 °С. 
 
Химические свойства. 

1. Термическое разложение (выше 150 °С) 
 

(Н2N)2С = О → NН4NСО → NН3 + НNСО 
(Н2N)2С = О + НNСО → Н2NСОNНСОNН2 биурет 
3НNСО → (НNСО)3 циануровая кислота 
(Н2N)2С = О + Н2NСОNНСОNН2 → (НNСО)3 + 2NН3 
 

2. Гидролиз. Ускоряется кислотами, щелочами, ферментом 
уреазой 
 

 (Н2N)2С = О + Н2О → 2NН3 + СО2 
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3. Образование аддуктов при совместной кристаллизации 
водных растворов: 

 
(Н2N)2С = О · НNО3 
(Н2N)2С = О · Н3РО4 
(Н2N)2С = О · NН3 
(Н2N)2С = О · Н2О2 (гидроперит) 
(Н2N)2С = О · CH3ОН 

 
4. Обменные реакции 

 
2(Н2N)2С = О + Nа2СО3 → 2NаОСN + СО2 + 2NН2 + Н2О 
(Н2N)2С = О + NН4NО3 → (NН2)2СNН ⋅ НNО3 + Н2О 

                                     нитрат гуанидиния  
(Н2N)2С = О + Н2S2О7 → 2Н2NSО3Н + CО2 

                    олеум сульфаминовая кислота 
(Н2N)2С = О + (СН3СО)2О → 2СН3СОNН2 + CО2 

                                           ацетамид 
(Н2N)2С = О + N2Н4 → Н2NNНСОNН2 + NН3 

                                семикарбазид 
 

5. Реакции окисления: 
 

(Н2N)2С = О + NаОСl → N2Н4 + NаСl + CО2 
(Н2N)2С = О + NаОВr → N2Н4 + NаВr + CО2 
(Н2N)2С = О + 2НNО2 → 2N2 + 3Н2О + CО2 

 
6. Восстановление натрием: 
 

(Н2N)2С = О + 3Nа → Nа2СN2 + NаОН + 3/2Н2 
                                          цианамид 
 

Применение. 
1. Удобрение. 
2. Получение аддуктов. Гидроперит – дезинфицирующие 

вещество и отбеливатель. 
3. Получение гидразина, сульфаминовой кислоты (чистящее 

средство), цианата натрия. 
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4. Получение мочевиноформальдегидных пластмасс: 
 

Н2NСNН2 + СН2 = О → Н2NСNНСН2ОН  
              ||  
             О  

 
(Н2N)2СО + Н2NСNНСН2ОН → Н2NСNНСН2NНСNН2 + H2O 
                            ||    || 
                           О                  О         и т.д. 
 

5. Удаление следов НNО3 и оксидов азота из 
концентрированной НNО3 (обесцвечивается, теряя желтую 
окраску) или водных растворов, если нитриты мешают в 
аналитической практике. 
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Соединения углерода с серой и азотом 
НSСN SСN− (SСN)2 

 
Роданистоводородная кислота НSСN 

 
Получение. Действие кислот на роданиды: 
 

NН4NСS + Н2SО4 → NН4НSО4 + НSСN в растворе 
Ва(NСS)2 + Н2SО4 → ВаSО4↓ + 2НSСN  в растворе 
Рb(NСS)2 + Н2S → РbS + 2НSСN   (твердый Рb(NСS)2) 

 
Строение: Н – S – С ≡ N ↔ S = C = N – Н  
          преобладает 
 
Физические свойства. 
Бесцветная жидкость, пл. +5°С. 
 
Химические свойства: 
1. Термораспад (выше температуры плавления) 

 

3НNСS → НСN + Н2С2N2S3 ксантановый водород, изменяет  
окраску при нагревании: желтый → оранжевый → красный 
 
2. Кислотные свойства. Сильная кислота, Ка ~ 5⋅10−1. 
 

 НNСS + NаОН → NаNСS + Н2О 
 
3. Присоединение по связи N = С:  
 
 НNСS + Н2О → Н2N – С = S → СОS + NН3 

            | 
           ОН 
 

2НNСS + 2Н2О + Н2SО4 → (NН4)2SО4 + СОS (разб.  Н2SО4) 
 

В присутствии НСl происходит гидролиз СОS, так что: 
 

НNСS + 2Н2О + НСl → СО2↑ + Н2S↑ + NН4Сl 
 



 

© 2005    А.А.Сибиркин  
 

77 

В присутствии Н2S идет превращение СОS в СS2, а значит: 
 
 НNСS + Н2S → СS2 + NН3 
 

4. Действие окислителей. Эти процессы проходят 
фактически в кислой среде, созданной самой НNСS, и приводят к 
окислению по атому серы до сульфата: 
 
НNСS + 3Н2О2 → НСN + Н2SО4 + 2Н2О 
5НNСS + 4Н2SО4 + 6КМnО4 → 5НСN + 6МnSО4 + 3К2SО4 + 4Н2О 
 

Применения не находит. 
 
 

Роданиды (тиоцианаты) SСN− 
 

 
Получение: 

1. Нейтрализация НNСS щелочами. 
2. Взаимодействие цианидов с серой: 

 

КСN + S → КСNS 
 

3. Действие щелочей на (NН4)NСS: 
 

NН4NСS + NаОН → NаNСS + NН3 + Н2О 
 

4. Взаимодействие водного раствора NН3 с СS2 в 
присутствии Са(ОН)2: 
 

2NН3 + СS2 + Са(ОН)2 → NН4NСS + СаS↓ + 2Н2О 
 

Строение: −S – С ≡ N         ↔           S = С = N− 

К мягким катионам присоединяется атомом серы (Нg2+, Рb2+, 
Аg+), к жестким – атомом азота (Н+, Nа+, Fе3+).  

 
Физические свойства. Твердые вещества: 
КNСS, пл. 161 °С 
NН4NСS, пл. 150 °С 
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Химические свойства. 
1. Термическое разложение: 

 
NН4NСS → S = С(NН2)2 тиомочевина 
2КNСS → К2S + (СN)2 + S (активные металлы) 
КNСS → КСN + S  (быстро, выше 500 ºС) 
2Нg(СSN)2 → 2НgS + С3N4 + СS2 (фараоновы змеи) 

 
2. Обменные реакции: 

 
2КNСS + 2Н2SО4 + 2Н2О → К2SО4 + (NН4)2SО4 + 2СОS 
2КNСS + Рb(NО3)2 → 2КNО3 + Рb(SСN)2↓ 
3КNСS + FеСl3 → 3КСl + Fе(SСN)3 (красный) 

 
Более точно состав роданидного комплекса железа передает 

формула [Fе(Н2О)5(NСS)]Сl2. Экспериментально установлено 
соотношение Fе3+ : NСS− = 1 : 1.  

В избытке NСS− образуются комплексы Аg(NСS)2
−, Нg(NСS)4

2−, 
Fе(NСS)6

3− и другие. 
 

3. Реакции окисления. В водном растворе: 
 

2КNСS + I2 ↔ 2КI + (SСN)2 
                                            родан (диродан) 

2КNСS + 2Н2SО4 + МnО2 → (SСN)2 + МnSО4 + К2SО4 + 2Н2О 
КNСS + 8КМnО4 + 10КОН → КОСN + 8К2МnО4 + К2SО4 + 5Н2О 

 
При сплавлении:  
 

2КNСS + SnО2 → SnS + 2СО + N2 + К2S (450 ºС) 
 

Применение: 
1. Реагент для качественного и количественного определения 

Fе(III). 
2. Приготовление охлаждающих смесей (КNСS) 
3. Осадительное титрование Аg+ до АgSСN. 
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Родан (SСN)2 
 
Получение. 
Мягкое окисление роданидов (в нейтральной среде или 

слабощелочной среде): 
 

 2КNСS + I2 ↔ 2КI + (SСN)2 
 
Строение: N ≡ С  – S – S – С ≡ N 
 
Физические свойства. 
Бесцветная жидкость, краснеет при полимеризации от 

длительного хранения, пл. -2 ºС. 
 
Химические свойства. 
1. Отношение к воде: 
 

3(SСN)2 + 4Н2О → НСN + 5НNСS + Н2SО4 
(SСN)2 + О2 + 2Н2О → НСN + НNСS + Н2SО4 

 
2. Востановительные свойства: 
 

(SСN)2 + 16НNО3 конц. → 2Н2SО4 + 2СО2 + 2NН4NО3 + 14NО2 + 2Н2О 
 
3. Окислительные свойства: 
 

(SСN)2 + 2Nа → 2NаNСS 
(SСN)2 + 3КI → 2КNСS + КI3 
2(SСN)2 + Н2S → S(SСN)2 +2НNСS 

 
Применения не находит. 
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