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Будова Простi речовини Сполуки

Електронна будова атомiв

Восьма група П. С. — група залiза (Fe, Ru, Os) — мiстить
d− елементи.

У атомiв цiєї групи передостаннi електроннi оболонки не-
закiнченi. Кожний iз атомiв у своєму перiодi є першим iз
d− елементiв, у якого починається заповнення d− орбiта-
лей по другому електрону. Отже елементи групи залiза —
родоначальники других пiдсiмейств d− елементiв.

У зв‘язку з провалом одного s− електрона у Ru число d−
електронiв на 1 бiльше, чим у Fe i Os.

Електроннi конфiгурацiї елементiв: Fe, Os — (n− 1)d6ns2,
Ru — (n − 1)d7ns1
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Будова Простi речовини Сполуки

Електронна будова атомiв

Для елементiв 8–ої групи характерне d− стиснення, а для
Os — ще i ефект лантаноїдного стиснення, що природньо
вiдбивається на властивостях

Fe Ru Os

rат,
◦

A 1.26 1.34 1.35

I1, ев 7.87 7.38 8.7

в земнiй корi % мол. 2 9 · 10−7 5 · 10−7

Для Fe найбiльш характернi ступенi окиснення +2, +3. Вi-
домi також сполуки Fe у ступенi окиснення: −2, 0, +4, +6.
Найбiльш стiйкi сполуки Ru(+4), Os(+8). Крiм того, вiдомi
сполуки Ru (+2,+3,+4,+6,+7,+8),
Os (+2,+3,+4,+5,+6,+8).
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Будова Простi речовини Сполуки

Електронна будова атомiв

Ступенi окиснення та просторова конфiгурацiя комплексiв
елементiв групи Fe

−2 (n − 1)d8ns2 КЧ = 4 [Fe(CO)4]
2 – — тетраедр

0 (n − 1)d6ns2 КЧ = 5 E(CO)5, Fe(PF3)5 — тригональна бiпiрамiда

+2 (n − 1)d6 КЧ = 4 [FeCl4]
2 – — тетраедр

КЧ = 6 Fe(H2O) 2+
6 , E(NH3)

2+
6 — окт., E(CN) 4 –

6 , FeCl2

+3 (n − 1)d5 КЧ = 4 FeCl –
4 , Fe3O4(Fe 3+ )

КЧ = 6 Fe(H2O) 3+
6 , E(NH3)

3+
6 , E(CN) 3 –

6 , FeCl3

+4 (n − 1)d4 КЧ = 6 RuCl 2 –
6 , OsCl 2 –

6 , RuO2

+6 (n − 1)d2 КЧ = 4 FeO 2 –
4 , RuO 2 –

4

КЧ = 6 RuF6, OsF6

+8 d
0 КЧ = 4 RuO4, OsO4, [OsO3N] –

КЧ = 6 [OsO3F3]
– , [OsO4(OH)2]

2 –
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Будова Простi речовини Сполуки

Фiзичнi властивостi простих речовин

Простi речовини: Fe, Ru — бiлi, Os — олов‘яно–бiлий ме-
тали. Вони є тугоплавкими, важкi. Os — самий важкий
метал, дуже твердий i пiддається розтиранню в порошок.

В ряду Fe — Ru — Os зростає внесок вiд ковалентного
зв‘язку (за рахунок 3d−, 4d− i 5d− електронiв). Це помi-
тно вiдбивається на збiльшеннi ∆Hвозг, Tпл., Tкип..

Fe Ru Os

d, г/см3 7.9 12.4 22.5

Tпл.,
◦ C 1536 2250 3000

Tкип.,
◦ C 2770 4100 5000

∆Hвозг, кдж/моль 418 603 670

5/39



Будова Простi речовини Сполуки

Фiзичнi властивостi простих речовин

Чисте Fe — доволi м‘який метал, трохи твердiший Al, зна-
чно легше Au та Ag.

Має 4–и модифiкацiї: α−, β−, γ−, δ− Fe. До 770◦C стiйка
α− модифiкацiя (ОЦКГ) — має феромагнiтнi властивостi.

При 770◦C α−Fe
770◦

−−−→ β−Fe

При цьому зникають феромагнiтнi властивостi i залiзо стає
парамагнiтним, при цьому кристалiчна структура суттєво
не змiнюється (ОЦКГ).

β − Fe
910◦

−−−→ γ−Fe (ОЦКГ−→ ГЦКГ), парамагнетизм збе-
рiгається

γ−Fe
1390◦

−−−→ δ−Fe (ОЦКГ до Tпл. стiйка).

Ru i Os — мають гексагональну кристалiчну гратку, бiльш
тугоплавкi.
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Поширення у природi

Поширення у природi. У Fe — 4 стабiльних iзотопа, у Ru
— 7, Os — 7.

Залiзо — один iз найбiльш розповсюджених у земнiй корi
елементiв. Мiститься у грунтi, мiнералах, гемоглобiнi, хло-
рофiлi, на Сатурнi, на Сонцi i т. iнше (метеорити). На Землi
утворює потужнi родовища залiзних руд.

Серед головних мiнералiв Fe: гiдрогетит — HFeO2 · nH2O,
магнiтний залiзняк — Fe3O4, червоний залiзняк — Fe2O3,
сидерит — FeCO3.

Залiзо мiститься в силiкатах та алюмосилiкатах, в приро-
днiй водi. Подекуди зустрiчається самородне Fe (космiчно-
го i земного походження). Пiрит — FeS2 (залiзний колче-
дан), титанистий залiзняк — FeTiO3.

7/39



Будова Простi речовини Сполуки

Поширення у природi

Ru та Os супутнi платиновим металам. Ru вiдкритий в 1844
р. казанським хiмiком Клаусом, названий на честь Росiї.

В природi зустрiчаються самороднi сплави IrOs2 — IrOs4,
Ru2S3.
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Хiмiчнi властивостi простих речовин

Хiмiчнi властивостi простих речовин. Fe — метал середньої
хiмiчної активностi.

При окисненнi його слабкими окисниками перетворюється
в сполуки Fe 2+ , сильними — Fe 3+ . Цi два стани окиснення
є найбiльш стiйкими.

У вiдсутностi вологи за звичайних умов Fe пасивується,
але у вологому повiтрi легко окиснюється i покривається
iржою Fe2O3 · nH2O.

При нагрiваннi Fe взаємодiє майже з усiма неметалами,
особливо у мiлкороздрiбненому станi.

При цьому в залежностi вiд умов i вiд активностi неметалу
утворює твердi розчини (з C, Si, N, B, P, H), металоподiбнi
сполуки (Fe3C, Fe3Si, Fe3P, Fe4N, Fe2N) або солеподiбнi
сполуки (FeF3, FeCl3, FeS).
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Хiмiчнi властивостi простих речовин

Крiм аналогiї з Ru i Os по групi Fe має багато подiбного i
з Co та Ni (аналогiя по перiоду).

При високих температурах залiзо згоряє

3 Fe+ 2 O2
t
◦

== Fe3O4

Fe+ Hal2 = FeHal2(FeHal3) FeI3 не утворюється

Fe+ S = FeS

FeH, FeH2, FeH3, FeH6

Пiрофорне залiзо.
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Хiмiчнi властивостi простих речовин

Ru i Os хiмiчно малоактивнi метали. За звичайних умов на
компактнi метали не дiють навiть активнi неметали. Однак
мiлкороздрiбнений Os окиснюється киснем:
Osпор. + 2 O2 = OsO4

Ru+O2
450◦

==== RuO2 (леткий)

Ru+ 2 O2
t
◦

== RuO4 (леткий)
Вiдношення до кислот: Fe (E0 = −0.44 в) легко взаємодiє
з розбавленими кислотами, утворюючи похiднi Fe(II): Fe+
+ H2SO4 = FeSO4 + H2 ↑

Концентровану H2SO4 перевозять в залiзних (стальних)
цистернах. В конц. HNO3 та H2SO4 Fe пасивується, з роз-
бавленою HNO3 в залежностi вiд концентрацiї утворюю-
ться рiзнi продукти її вiдновлення (NH3, N2, N2O, NO,
NO2).
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Хiмiчнi властивостi простих речовин

Fe за звичайних умов не взаємодiє з лугами.

Мiлкороздрiбнений Os окиснюється HNO3 до OsO4:
Os+ 8 HNO3 = OsO4 + 8 NO2 + 4 H2O

3 Ru+ 6 HCl+ 2 HNO3 = 3 RuCl2 + 2 NO+ 4 H2O

Усi три метали окиснюються при сплавляннi з
KClO+ NaOH
E+ 3 KClO+ 2 NaOH

спл.
=== Na2EO4 + 3 KCl+ H2O
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Будова Простi речовини Сполуки

Застосування

Застосування: Завдяки високiй твердостi та корозiйнiй стiй-
костi Os i його сплави з Ru та Ir застосовуються для ви-
готовлення вiдповiдальних деталей точних вимiрювальних
приладiв, наконечникiв пер авторучок i т. iнше.

Os i Ru — високотемпературнi каталiзатори процесiв гiдро-
генiзацiї, синтезу NH3, Ru при синтезi вуглеводнiв з довги-
ми ланцюгами.
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Будова Простi речовини Сполуки

Сполуки (сплави) з металiчним зв‘язком

Сполуки Fe, Ru, Os з металiчним зв‘язком.

Подiбно до iнших d− елементiв Fe утворює з малоактив-
ними неметалами сполуки металiчного типу: цементит —
Fe3C, аустенiт — розчин C в γ − Fe, ферит — розчин C в
α− Fe, евтектичнi сумiшi Fe з C, цементита з аустенiтом,
Fe з цементитом i iнше.

В залежностi вiд умов кристалiзацiї i складу розтопу Fe−C
структура та спiввiдношення компонентiв суттєво змiню-
ються, а отже, змiнюються i фiзико–хiмiчнi властивостi
сплавiв.

Сталi до 2% C, чавун вiд 2 − 4% C, м‘яка сталь (м‘яке
залiзо) < 0.3% C.
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Сполуки (сплави) з металiчним зв‘язком

На властивостi сталей великий вплив оказує термiчна оброб-
ка, яка викликає вториннi змiни у спiввiдношеннi сполук та
структурi сплавiв.

При повiльному охолодженнi (отпуск) сталi аустенiт −→
цементит та ферит i сталь стає м‘якою. При швидкому ж
охолодженнi (закалка) аустенiт −→ мартенсит (пересиче-
ний твердий розчин C в α− Fe), сталь при цьому набуває
великої твердостi та деякої крихкостi.

Фiзико–хiмiчнi властивостi залiзовуглецевистих сплавiв змi-
нюються ще сильнiше при додаваннi легуючих компонентiв
(Cr, Mn, Ni, Co, Ti, W, Mo, Cu, Bi, V, Zr i iншi).

Ru в термопарах, сплави Os з W — виготовлення ниток
для ламп накалювання.
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Способи добування Fe, Ru, Os

Способи видiлення у чистому виглядi: Чавун, як вiдомо,
одержують при вiдновленнi залiзних руд в доменних печах.
Сумарно процес можна представити слiдуючим чином:
Fe2O3 + 3 CO = 2 Fe+ 3 CO2

Послiдуючою переробкою чавуну одержують сталь та те-
хнiчне Fe. Переробка чавуну в сталь зводиться до вилуче-
ння надлишкового C та шкiдливих домiшок (S, P) шляхом
їх окиснення (випалювання) при плавцi (топленнi).

Fe в чистому виглядi одержують електролiзом його солей,
термiчним розкладанням ряду сполук:

Fe(CO)5
t
◦

== Fe+ 5 CO

Fe2O3 + 3 H2
t
◦

== 2 Fe+ 3 H2O
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Способи добування Fe, Ru, Os

2 RuCl3 + 3 Zn = 3 ZnCl2 + 2 Ru, 2 RuCl3 + Zn = 2 RuCl2 +
+ ZnCl2
OsO2 + H2 + CO2 = Os+ 2 H2O+ CO2 ↑

В технiцi Ru та Os вилучають iз Pt руд слiдуючим чином:
Pt–руду оброблюють (3 HCl+HNO3), в осадi залишаються
Os, Ir та Ru.

Os видаляють сплавлянням з Zn, прокалюванням з BaO2

та вилуговуванням водою. Залишок мiстить Ir та Ru. Йо-
го прожарюють з KOH i KNO3. При цьому утворюється
розчинний у H2O K2RuO4. Останнiй вiдновлюють Zn.
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Сполуки Fe, Ru, Os у ступенi окиснення (0)

Сполуки Fe, Ru, Os у ступенi окиснення (0). Подiбно до
елементiв груп Mn та Cr елементи 8–ої групи утворюють
сполуки за рахунок донорно–акцепторної взаємодiї:

Feпор + 5 CO
150−200◦

==========
100−2000 атм.

Fe(CO)5

E(CO)5 — леткi низькоплавкi безбарвнi рiдини. Молекули
мають форму тригональної бiпiрамiди (dsp3− гiбридиза-
цiя). Розчиннi в бензолi, етерi, нерозчиннi у H2O.

Fe(CO)5
230−330◦

======= Feчист. пор. + 5 CO
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Сполуки Fe, Ru, Os у ступенi окиснення (0)

Карбонiли Me можуть окиснюватися та вiдновлюватися,
частково або повнiстю зберiгаючи CO — групи:

Fe(CO)5 + 2 Na
рiдк.NH3
====== Na2[Fe(CO)4]+ CO

Fe(CO)5 + 4 KOH
спирт
==== K2[Fe(CO)4]+ K2CO3 + 2 H2O

M2[Fe(CO)4] — солi, пiддаються гiдролiзовi, утворюючи
H2[Fe(CO)4]:
Na2[Fe(CO)4]+ 2 H2O = H2[Fe(CO)4]+ 2 NaOH

Одержано H2[Ru(CO)4] i H2[Os(CO)4].

При обережному окисненнi Fe(CO)5 галогенами одна група
CO замiщується 2–а атомами галогена:
Fe(CO)5 + I2 = [Fe(CO)4]I2 + CO

Для Fe(0), Ru(0), Os(0) вiдомi також нiтрозили типу E(NO)4,
нiтрозил–карбонiли E(CO)2(NO)2.
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Сполуки Fe, Ru, Os у ступенi окиснення (+2)

Сполуки елементiв 8–ої групи (+2). В найбiльшiй мiрi цей
ступiнь окиснення характерний для Fe, КЧ = 6, октаедр.

Вiдомi сполуки: FeO, FeF2, FeCl2, [Fe(H2O)6]
2+ , FeF 4 –

6 ,
[Fe(CN)6]

4 – , КЧ = 4 (рiдше): FeCl 2 –
4 , [Fe(CNS)4]

2 – .

У водних розчинах утворюються катiоннi аквокомплекси
[Fe(H2O)6]

2+ — блiдо–зеленого кольору. Вони утворюю-
ться при розчиненнi у H2O солей Fe 2+ або при взаємодiї
FeO, Fe(OH)2, FeS, FeCO3 з кислотами.

Fe 2+ утворює солi майже з усiма анiонами. При криста-
лiзацiї iз водних розчинiв утворюються кристалогiдрати
Fe(ClO4)2 · 6 H2O, Fe(NO3)2 · 6 H2O, FeSO4 · 7 H2O,
FeBr2 · 6 H2O, (NH4)2Fe(SO4)2 · 6 H2O (сiль Мора).
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Сполуки Fe, Ru, Os у ступенi окиснення (+2)

Fe 3+ + ē = Fe 2+ (E0 = 0.76 в)

У кислому середовищi Fe 2+ може окиснюватися навiть O2:
4 Fe 2+ +O2 + 4 H+ = 4 Fe 3+ + 2 H2O (E0 = 0.46 в)

У присутностi вологи поступово окиснюються O2 повiтря
твердi FeCO3, FeS:
4 FeS+O2 + 10 H2O = 4 Fe(OH)3 ↓ + 4 H2S ↑

Особливо легко протiкає окиснення у лужному середовищi:
4 Fe(OH)2 +O2 + 2 H2O = 4 Fe(OH)3 ↓ бур.

Для кiлькiсного визначення Fe 2+ використовують реакцiю:
5 Fe 2+ +MnO –

4 + 8 H+ = 5 Fe 3+ +Mn 2+ + 4 H2O
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Сполуки Fe, Ru, Os у ступенi окиснення (+2)

Серед катiонних комплексiв одержанi амiнокомплекси
[Fe(NH3)6]

2+ , якi стiйкi лише у твердому станi та в кон-
центрованих розчинах. Вони легко розкладаються водою:
[Fe(NH3)6]Cl2 + 2 H2O = Fe(OH)2 ↓ + 2 NH4Cl+ 4 NH3

Малостiйкими є анiоннокомплекси ферати (II), якi нагаду-
ють подвiйнi солi (M2FeCl4, M2Fe(CNS)4)

Fe(OH)2+4 NaOH
кип‘ят.

==========
вiдновне серед.

Na4Fe(OH)6, Ba2Fe(OH)6

Найбiльш стiйкi i легко утворюються [Fe(CN)6]
4 – (Kст. =

2.5 · 1035).
FeSO4 + 6 KCN = K4[Fe(CN)6] + K2SO4 K4[Fe(CN)6] —
жовта кров‘яна сiль
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Сполуки Fe, Ru, Os у ступенi окиснення (+2)

K4[Fe(CN)6]+ 4 HCl = H4[Fe(CN)6]+ 4 KCl

H4[Fe(CN)6] — бiлий кристалiчний порошок, добре розчи-
няється у водi. Це сильна залiзосинєродиста кислота.

Найважливiше застосування має K4[Fe(CN)6] · 3 H2O. Во-
на використовується в аналiтичнiй хiмiї для визначення
Fe 3+ :
FeCl

3
+K

4
[Fe(CN)

6
] = KFe[Fe(CN)

6
] ↓

берлiнська лазурь
iнтенсивно синiй колiр

+ 3KCl

Серед сполук Ru(II) та Os(II) найбiльш стiйкi M4[E(CN)6]
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Сполуки Fe, Ru, Os у ступенi окиснення (+3)
Бiнарнi сполуки

Сполуки Fe, Ru, Os (+3). КЧ = 6, 4. Утворює аквоком-
плекси [Fe(H2O)6]

3+

При розчиненнi FeCl3 в неполярних розчинниках (CS2, CCl4
i т. iнше) або при сублимацiї утворюються димери

Cl

Fe

Cl

Cl

Cl

Fe

Cl

Cl

2FeCl3
750

Має пошарову структуру, шари складенi iз [FeCl6]

FeF3 має координацiйну гратку типу ReO3, важкоплавкий,
у водi не розчиняється, хiмiчно неактивний.
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Сполуки Fe, Ru, Os у ступенi окиснення (+3)
Бiнарнi сполуки

Оксид Fe2O3 iснує у виглядi 3–х модифiкацiй за структу-
рою подiбнi до Al2O3.

Fe(OH)3, одержаний за обмiнними реакцiями, має змiнний
склад Fe2O3 · nH2O. При його зневодненнi утворюються
оловi та оксоловi високомолекулярнi сполуки (FeOOH)n i
нарештi Fe2O3.
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Сполуки Fe, Ru, Os у ступенi окиснення (+3)
Катiоннi та анiоннi комплекси

Fe2O3 i Fe(OH)3 розчиняються в кислотах з утворенням
[Fe(H2O)6]

3+ .

Iз кислих розчинiв солi кристалiзуються у виглядi криста-
логiдратiв зi змiнною кiлькiстю молекул H2O: FeCl3 · 6 H2O,
Fe(ClO4)3 · 10 H2O, Fe(NO3)3 · 9 H2O, MFe(SO4)2 · 12 H2O.
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Сполуки Fe, Ru, Os у ступенi окиснення (+3)
Катiоннi та анiоннi комплекси

У нейтральних розчинах сполуки Fe(III) помiтно гiдролiзу-
ються; при цьому забарвлення розчинiв стає жовтокори-
чневим:
[Fe(H2O)6]

3+ + H2O −−−⇀↽−−− [Fe(H2O)5(OH)] 2+ + H3O
+

[Fe(H2O)5(OH)] 2+ +H2O −−−⇀↽−−− [Fe(H2O)4(OH)2]
+ +H3O

+

2 [Fe(H2O)6]3+
OH2

Fe

OH2

H
O

O
H

Fe

H2O

H2O

H2O

H2O

H2O

H2O

4

+  2H3O+

У пiдсумку випаде осад Fe2O3 · nH2O червоно–коричневого
кольору.
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Сполуки Fe, Ru, Os у ступенi окиснення (+3)
Катiоннi та анiоннi комплекси

Амiакати [Fe(NH3)6]
3+ менш стiйкi, нiж [Fe(NH3)6]

2+ . Во-
ни повнiстю розкладаються водою.

Анiоннi комплекси Fe 3+

Fe(OH)3 + 3 NaOH = Na3[Fe(OH)6]

Fe2O3+Na2CO3(2 NaOH)
спл.
=== 2 NaFeO2+CO2(H2O) (фе-

рити, оксоферати(III))

Оксо– та гiдроксоферати (III) s− елементiв I групи розру-
шуються H2O.

Fe
3
O
4
(
+2

Fe
+3

(FeO
2
)
2
), FeO·Fe

2
O
3

— магнетит, змiшаний оксид.
Магнетит та ферити — феромагнiтнi, застосовуються в
електротехнiцi (магнiтнi звуковi стрiчки). Ферати (III): M3FeF6,
MFeCl4, M3Fe(CNS)6, K3[Fe(CN)6] i т. iнше.
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Сполуки Fe, Ru, Os у ступенi окиснення (+3)
Катiоннi та анiоннi комплекси

K3[Fe(CN)6] — червона кров‘яна сiль ([Fe(CN)6]
3 – )

(Kст. = 10
44).

FeCl
2
+K

3
[Fe(CN)

6
] = KFe[Fe(CN)

6
] ↓

турнбулева синь,
iнтенсивно синiй колiр

+ 2KCl

K
+2

Fe
+3

[Fe(CN)
6
]

K
+3

Fe
+2

[Fe(CN)
6
]

}

мають однакову
кубiчну гратку

+2

Fe−CN,
+3

Fe−NC
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Сполуки Fe, Ru, Os у ступенi окиснення (+3)

Fe(CN)3 — не вiдомий

Сполуки Fe 3+ — окисники. Найбiльш сильно окисна зда-
тнiсть проявляється у [Fe(H2O)6]

3+ в кислому середовищi,
а для [Fe(CN)6]

3 – в лужному.
2 [ Fe(CN)6]

3 – + H2O2 + 2 OH – = 2 [ Fe(CN)6]
4 – +O2 +

+ 2 H2O
2 Fe 3+ + 3 H2S = 2 FeS+ 6 H+ + S ↓

FeI3(Fe(CN)3) внаслiдок сильної окиснювальної дiї Fe 3+ —
нестiйкi

2 FeCl3 + 6 KI = 2 FeI2 + I2 + 6 KCl

Найбiльш стiйкими сполуками Ru(III) i Os(III) є M3[E(CN)6],
M3[ECl6]
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Сполуки Fe, Ru, Os у ступенi окиснення (+4)

Сполуки елементiв 8–ої групи (+4): Ступiнь окиснення (+4)
найбiльш характерний для Ru i Os.

Найважливiшi сполуки цих елементiв: OsO2, RuO2, RuHal4,
OsHal4, M2EX6, M2ECl6, M2[ECl3Br3], M2[EBr6].

Оксиди Ru (IV) i Os (IV) EO2 — кислотнi, у водi не розчи-
няються. Однак реагують з галоїдними кислотами HHal
EO2 + 6 HCl = H2[ECl6]+ 2 H2O
3 EF4 + 2 H2O = EO2 + 2 H2[EF6]
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Сполуки Fe, Ru, Os у ступенi окиснення (+4)
Оксоферати

Для залiза (IV) вiдомi оксоферати (IV) типу
+2

M
+4

FeO
3
,
+1

M
2

+4

FeO
3
,

+2

M
2

+4

FeO
4

Оксоферати залiза (IV) стiйкi за кiмнатної температури та
при вiдсутностi вологи. Вони є сильними окисниками:
2 Na2FeO3 + 12 HCl

(конц.)
= Cl2 + 2 FeCl3 + 4 NaCl+ 6 H2O

За окисною здатнiстю нагадують Na2TiO3.
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Сполуки Fe, Ru, Os у ступенi окиснення (+6)

Сполуки Fe, Ru, Os (+6): Ступiнь окиснення (+6) для Ru
та Fe проявляється в тетраедричних анiонах типу EO 2 –

4 , а
для Os в октаедричних — [OsO2(OH)4]

2 – .

Похiднi FeO 2 –
4 , RuO 2 –

4 i [OsO2(OH)4]
2 – утворюються при

окисненнi металiв або вiдповiдних сполук у сильнолужному
середовищi:
Fe2O3+ 3 KNO3+ 4 KOH

спл.
=== 2 K2FeO4+ 3 KNO2+ 2 H2O

Os+ 3 KNO3 + 2 KOH+ H2O = K2[OsO2(OH)4]+ 3 KNO2

Оксоферати (VI) — кристалiчнi речовини, iзоморфнi оксо-
хроматам та оксосульфатам i утворюють з ними твердi
розчини. За розчиннiстю нагадують сульфати та хромати.

Оксоферат Ca розчинний у водi, а BaFeO4 та SrFeO4 як i
BaSO4 (BaCrO4) та SrSO4 (SrCrO4) нерозчиннi у водi.
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Сполуки Fe, Ru, Os у ступенi окиснення (+6)

У водних розчинах та при невеликому нагрiваннi розкла-
даються з видiленням кисню:
4 BaFeO4 = 2 Fe2O3 + 4 BaO+ 3 O2

Ферати сильнi окисники:
10 Na2FeO4+6 MnSO4+16 H2SO4 = 6 NaMnO4+5 Fe2(SO4)3+

+ 7 Na2SO4 + 16 H2O

Ферати окиснюють NH3 −−→ NO –
3 , Cr 3+ −−→ CrO 2 –

4 ,
AsO 3 –

3 −−→ AsO 3 –
4

Оксорутенати (6) за окисною здатнiстю значно поступа-
ються оксофератам (6), однак вони все–таки окиснюють
HCl:
Na2RuO4 + 8 HCl = 2 NaCl+ RuCl2 + 2 Cl2 + 4 H2O
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Сполуки Fe, Ru, Os у ступенi окиснення (+6)

Сполуки Os (VI) навпаки самi легко окиснюються до OsO4:
2 K2[OsO2(OH)4]+O2 = 2 OsO4 + 4 KOH+ 2 H2O

H2EO4 та EO3 не одержанi.

2 Na2RuO4 + 2 H2SO4 = 2 Na2SO4 + 2 RuO2 +O2 + 2 H2O

M2EO2Hal4, M2[Os(NHal5)], RuF6, OsF6 — реакцiйно зда-
тнi −→ F2 + нижчi фториди
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Сполуки Ru та Os у ступенi окиснення (+8)

Сполуки елементiв групи Fe (+8): Одержують окисненням:
Na2RuO4 + Cl2 = RuO4 + 2 NaCl

OsO4 легко утворюється при окисненнi осмiю або його
сполук O2, HNO3 i iншими окисниками, помiрно розчин-
ний у H2O, але сполук з нею не утворює.

З основними сполуками OsO4 проявляє кислотнi власти-
востi, утворюючи при взаємодiї з ними осмати (VIII) типу
M2[OsO4(OH)2] (з лугами), з фторидами лужних металiв
M2[OsO4F2]
OsO4 + 2 KOH = K2[OsO4(OH)2] жовто–кор. колiр
OsO4 + 2 KF = K2[OsO4F2] червоно–кор. колiр
OsO4+KOH+NH3 = K[OsO3N]+ 2 H2O жовтi кристали
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Сполуки Ru та Os у ступенi окиснення (+8)

Рутенати (VIII) нестiйкi:
2 RuO4 + 4 NaOH = 2 Na2RuO4 +O2 + 2 H2O

EO4 здатнi приєднувати молекули–донори електронних пар:

O

E

O

O

O

L+ =

O

E

O

O

O

L

9–ти валентний стан

OsO4 + : NH3 = OsO4 ·NH3(H2O)

RuO4 — сильний окисник, окиснює концентровану HCl, з
спиртами вибухає, при нагрiваннi вибухає −→ RuO2 +O2
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Сполуки Ru та Os у ступенi окиснення (+8)

FeO4 не одержано, через велику спорiдненнiсть до ē −→
FeO 2 –

4

OsO4 та RuO4 — отруйнi. OsO4 — м‘ягкий окиснювач, ка-
талiзатор в органiчнiй хiмiї.

За запахом OsO4 нагадує Cl2, а RuO4 — озон.
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