ЕЛЕМЕНТИ ГРУПИ Ι-A
План

1. Загальна характеристика елементів.

2. Загальна характеристика простих речовин.

3. Способи одержання.

4. Хімічні властивості.

5. Найважливіші сполуки елементів.

6. Біологічна роль, використання.

1. ЗАГАЛЬНА ХАРАКТЕРИСТИКА ЕЛЕМЕНТІВ.

Li, Na, K, Rb, Cs, Fr
Будова зовнішніх ē оболонок атомів:

	

	ns
	
	
	

	↑


ns1 

Елементи Ι-A групи мають найбільший атомний та іонний радіуси.
У зв’язку з наявністю одного s-електрона хімія цих елементів найбільш проста.

Li,Na,K,Cs утворені мінералами.

	[image: image1.wmf]Символ
	ω вмісту в земній корі, % 
	Найважливіші природні сполуки (назви мінералів)

	Li
	6,5*10 -3
	Li2O3•Al2O3•4SiO2 (сподумен), LiAl(PO4)F, LiAl(PO4)OH (амблигонит)

	Na
	2,5
	NaCl (галіт, кам’яна сіль), Na2SO4 • 10H2O (мірабіліт, глауберова сіль), KCl • NaCl (сильвініт)

	K
	2,5
	KCl (сильвін), KCl • MgCl2 • 6H2O (карналіт), K[AlSi3O8] (калієвий польовий шпат, ортоглаз)

	Rb
	1,5*10 –3
	Власних мінералів не утворює, ізоморфна домішка мінералів калію – сильвініту і карналіту

	Cs
	3,7*10 -4
	4Cs2O • 4Al2O3 • 18SiO2 •2H2O (полуцит), супутник мінералів калію, наприклад (KCs)[BF4] (авогадріт)

	Fr
	–
	Продукт α-розпаду актінію


Rb власних мінералів не утворює, як домішка мінералів K

Fr – продукт α-розпаду Актинію
Атомні характеристики елементів

	       Елемент

Характеристика
	Li
	Na
	K
	Rb
	Cs
	Fr


	Атомний номер
	3
	11
	19
	37
	55
	87

	Масові числа природний ізотопів (% у природній суміші)
	6 (7,42);

7 (92,58)
	23 (100)
	39(93,08)

40*(0,011);

41 (6,91)
	85(72,15);

87*(27,85)
	133
(100)
	стабільних ізотопів не має, 223*-найстійкіший

	І потенціал іонізації, В
	5,392
	5,139
	4,34
	4,18
	3,89
	3,98

	Спорідненість до електрона, еВ
	0,59
	0,54
	0,47
	0,42
	0,39
	–

	Електронегативність
	0,97
	1,01
	0,91
	0,89
	0,86
	0,86

	Ступінь окислення елементу в сполуках
	+1
	+1
	+1
	+1
	+1
	+1


Аналіз атомних характеристик дає змогу зробити певні висновки:
•для цих елементів характерні низькі значення потенціалу енергії іонізації (утворюють іони +1); іони +2 неможливі – дуже великі значення потенціалу І2,
• атоми містять на зовнішньому енергетичному рівні 1ē, який досить легко віддають 
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. s-елементи характеризуються високою хімічною активністю як відновники;

• найактивнішим відновником є Cs; у групі ↓ відновні властивості посилюються;
• всі елементи електропозитивні утворюють іонний тип зв’язку, але проявляється доля ковалентного зв’язку:

у газовому стані Li2 зв'язок ковалентний; зміна тенденції ковалентного зв’язку групі: найбільша у Li, найменша у Cs – це пояснюється малим розміром атома Li.
• у Li валентний 2s електрон значно ближче до ядра і більш міцно з ним зв’язаний, тому він менш хімічно активний, на відміну від інших лужних металів, у яких послаблення зв’язку електрона з ядром зумовлено зростанням радіусів атомів і екрануванням + зарядженого ядра електронами внутрішніх шарів.
2. ЗАГАЛЬНА ХАРАКТЕРИСТИКА ПРОСТИХ РЕЧОВИН.

Основні фізико-хімічні властивості

	       Елемент

Характеристика
	Li
	Na
	K
	Rb
	Cs
	Fr

	Основна форма існування за звичайних умов (тип кристалічної гратки)
	Метали (кубічна об’ємноцентрована)

	Колір
	Сріблясто-білий
	Жовтий
	Металічний

	Густина, ρ, г/см3 (293 К)
	0,534
	0,971
	0,862
	1,532
	1,873
	2,44

	Температура плавлення, 0С
	180,69
	97,96
	63,8
	39,2
	28,55
	27

	Температура кипіння, 0С
	1347
	983,1
	774
	688
	678,6
	677


Електропровідність, металічний блиск вказують на подібність цих елементів.

В групі зверху вниз:

· ,tпл і tкип понижуються;

· густина зростає;

· зменшується ефективні радіус гідратованих іонів і Е гідратації;

· зменшується міцність ковалентних зв’язків;

· теплоти утворення фторидів, гідридів, оксидів, карбідів.

Всі елементи метали: Li, Na, K, Rb – сріблясто-білі; Cs – жовтий, 
Fr – металічний.

3 СПОСОБИ ОДЕРЖАННЯ.

1)Основний спосіб одержання-електроліз розплавів хлоридів Li, Na і K

Для пониження tо реакції додають KCl, CaCl (для Li  і Na) і NaCl (для K): tо ↓ від 800о до 580о.
2NaCl →t,ел.струм   2Na+Cl2
K :
 Na++1ē→Na

А :
2Cl- - 2 ē → Cl2

2)Застосовують металотермічне відновлення із сполук при нагріванні у вакуумі

2Li2O + Si(або Al) [image: image4.png]te



 4Li↑ + SiO2    (або Al2O3)

6KCl + 4CaO + 2Al [image: image6.png]te



 6K↑ +3CaCl2 + Ca*OAl2O3

2CsCl + Ca [image: image8.png]te



 2Cs + CaCl2

Rb2CO3 + 3Mg [image: image10.png]te



 2Rb + 3MgO + C

Легкоплавкі Rb і Cs відганяються. Ці метали високої чистоти добувають розкладанням їх азидів ( RbN3 і CsN3 )

4. ХІМІЧНІ ВЛАСТИВОСТІ НАЙВАЖЛИВІШИХ СПОЛУК ЕЛЕМЕНТІВ.

Взаємодії з простими речовинами:

	
	Реагент, умови
	Продукти реакції

	Е
	Ме, t
	сплави, інтерметаліди

	
	H2, t
	EH  (стабільний LiН)

	
	Hal (з I2 – t)
	EHal (Hal = F, Cl, Br, I)

	
	O2(надлишок), Li, Na, K за t
	Li → Li2O; оксид
Na → Na2O2 ; пероксид
K, Rb, Cs → EO2  надпероксид

	
	S, t
	E2S, E2Sn (n max = 2 (Li); 5 (Na); 6 (K, Rb, Cs))

	
	N2
	E3N

	
	P, t
	E3P

	
	C, 8000C
	лише Li → Li2C2


1) Лужні метали належать до хімічно активних речовин, сильні відновники. (Li, Na, K- зберігають під шаром гасу «керосин», Rb i Cs в запаяних ампулах)
2) На повітрі при звичайній t0 - Li, Na, K легко окислюються, вкриваються плівкою оксидів, пероксидів Rb i Cs окислюються настільки енергійно, що самозаймаються:

4Li + O2→ 2Li2O -оксид

2Na (К) + O2 → Na2O2   (К2O2)-пероксид

Rb + O2 → RbO2 – надпероксид (супероксиди)
При взаємодії з Ме утворюються оксиди:
Na2O2 + 2Na → 2Na2O

КO2 + 3К → 2К2O

Оксиди, пероксиди, надпероксиди – сильні окисники.
3) При взаємодії з вологим повітрям всі лужні метали утворюють карбонати:
4Li + O2 + СO2 → 2Li2СO3

4) Лужні метали енергійно реагують з більшістю неметалів, розкладають воду; 

5) Взаємодія з металами :(утворюються сплави і інтерметаліди)

6) Комплексоутворення для іонів лужних металів нехарактерно,

5) Li значно відрізняється від інших елементів групи. За деякими властивостями подібний до Мg (діагональна подібність). Іонний радіус Li+ майже однаковий з радіусом Мg2+ цим і визначається подібність властивостей.
Взаємодії зі складними речовинами:

	
	Реагент, умови
	Продукти реакції

	Е


	H2O
	ЕОН

	
	H2SO4
	E2SO4

	
	HCl (р)
	ECl

	
	HNO3
	ENO3

	
	HF (р)
	EF

	
	EOH, t
	E2O

	
	NH3(г) ~ 300 0C

NH3(р) kat – Pt, Fe 3+
	аміди ENH2

	
	оксиди Ме, t
	Me + E2O

	
	галогеніди Ме, t
	Me + EHal

	
	спирти
	алкоголяти, наприклад C2H5OE


Розкладають воду: 
2Е + 2Н2О = 2ЕОН + Н2;
Лужні метали здатні витісняти водень з розведених розчинів кислот, та аміаку

За звичайних умов бурхливо реагують, оксидами і галогенідами, спиртами.
5. НАЙВАЖЛИВІШІ СПОЛУКИ ЕЛЕМЕНТІВ.

Бінарні сполуки

Гідриди(ЕH)
Одержання:
2 Li + Н2 = 2 LiН (t = 600о С)

2Е + Н2 = 2ЕН (t = 350о С)

6. Піддаються термічній дисоціації не плавлячись: 
2EH [image: image13.png]te



 2E + H2

LiН плавиться без розкладу

7. Взаємодіють з водою (сильні відновники) 
EH + H2О → EOH + H2↑
8. Окислення O2, Cl2 

2EH + O2 → 2EOH
Галогеніди (мають іонну ґратку)
1) Безбарвні кристалічні речовини, добре розчинні у H2O

2) Термічно стійкі

3) У водному розчині гідролізують лише фториди
EF+HOH→EOH+HF

9. Броміди і йодиди виявляють властивості відновників 

4KJ-1+2H2O+O2→4KOH+2[image: image15.png]



5) Хлориди окислюються сильними окисниками

Сполуки з Оксигеном

E2O (Li-Cs) – оксиди

E2O2 (Li-Cs) – пероксиди

EO2 (K-Cs) – надпероксиди

Хімічні властивості

Оксиди (E2O)
1) Взаємодія з H2O

E2O+H2O→2EOH

2) З O2(повітря) (з киснем повітрям крім Li2O)

2E2O  + O2 → 2E2O2

Пероксиди, надпероксиди

1) Взаємодіють з H2O:
E2O2 + 2H2O → 2EOH + H2O2

2E2O2 + 2H2O → 2EOH + H2O2 + O2

2) Взаємодіють з кислотами

E2O2 + H2SO4 → E2SO4 + H2O2
2EO2 + H2SO4 → E2SO4 + H2O2 + O2

3) Виявляють сильні окисні властивості.
4) В реакції з сильними окисниками можуть окислюватися 

5) Більш сильними окисниками є озоніди ЕО3.

Утворення: дія озону 
4КОН + 4О3 = 4КО3 + О2 +2Н2О

При взаємодії з водою бурхливо виділяється кисень:
4EO3+ 2H2O → 4EOH + 5O2

Гідроксиди (EOH)

Добре розчинні у воді (крім  LiOH), у спиртах, термічно стійкі.

Хімічні властивості

1) Сильні електроліти 
EOH → E+ + OH-
2) Поглинають з повітря вологу і CO2
2EOH+CO2→E2CO3+H2O

3) При сплавлянні руйнують скло і порцеляну

2EOH +[image: image17.png](micok)z
Si0.



E2SiO3+H2O

4) Утворюють солі при взаємодії з багатоосновними кислотами

Солі лужних металів майже всі добре розчинні у воді, сильні електроліти, високі tпл, х-на електропровідність, утворюють середні, кислі солі.

З усіх Гідрокарбонатів найгірше розчиняється питна сода:

2NaHСO3 → Na2СO3 + CO2 + H2O

5) Тверді гідроксиди та їх концентровані розчини руйнують живі тканини
Cульфіди (полісульфіди)
2E + S → E2S

Характерно утворення Li2S2, Na2S2 3 4 5 полісульфіди характерні для K, Rb, Cs

Одержання:
 кипятіння 
Li2S + S → Li2S2

Стійкість полісульфідів збільшується Na → Cs

6. БІОЛОГІЧНА РОЛЬ І ЗАСТОСУВАННЯ.
	[image: image19.wmf]Символ
	Біологічна функція

	Li
	Солі Літію у великих концентраціях шкідливі, вдихання пилу призводить до утворення злоякісних пухлин.

	Na
	Солі Натрію:

1) містяться в усіх рослинах, найбільше – у морській флорі;

2) разом із солями калію беруть участь у проведенні нервових імпульсів по системі нейронів, підтримують нормальний ритм серця;

3) впливають на водний режим організму, на осмотичний тиск у клітинах, на діяльність ферментативних систем.

	K
	Солі Калію: 

1) сприяють фотосинтезу;

2) стимулюють проростання зерна;

3) нестача калію у ґрунті помітно зменшує врожаї і витривалість рослин до несприятливих умов. Саме тому 90% солей, що видобуваються використовуються в якості калійних добрив: КNO3 (калійна селітра), KCl • NaCl (сильвініт), KCl • MgSO4 • 6H2O (каїніт), концентровані калійні добрива, які одержують в результаті переробки природних солей KCl і K2SO4; використовують також деревну та торф’яну золу, що містить K2CO3 і K2Mg(SO4)2.

	Rb
	Сполуки Рубідію та Цезію входять до складу організмів тварин, проте їх біологічна функція на разі не з’ясована.

	Cs
	

	Fr
	Біологічна функція відсутня


Карбонати натрію Na2СO3, NaНСO3 використовують різні галузі промисловості. Na2СO3 – кальцинована сода використовується у миловарній, скляній, текстильній, паперовій, металургійній промисловості
КCl - цінне мінеральне добриво

Сполуки калію використовуються у виробництві скла, мила. Сполуки К, Rb, Cs, Fr використовуються в медицині.
ЕЛЕМЕНТИ ГРУПИ І-В 

План

1. Загальна характеристика елементів.

2. Загальна характеристика простих речовин.

3. Способи одержання.

4. Хімічні властивості. 

5. Біологічна роль, використання.

Cu, Ag, Au   електронні аналоги (n-1)d10ns1
В природі переважно існують у вільному стані (самородному) і у вигляді мінералів. Хімічна активність невелика і зменшується із зростанням порядкового номера.
1. ЗАГАЛЬНА ХАРАКТЕРИСТИКА ЕЛЕМЕНТІВ.

Загальна характеристика елементів І-В групи
	[image: image20.wmf]Символ
	ω вмісту в земній корі, % 
	Найважливіші природні сполуки (назви мінералів)

	Cu
	0,01
	Самородна мідь; CuFeS2 (халькопірит або мідний колчедан); Cu2S (мідний блиск); Cu(OH)2  •CuCO3 (малахіт)

	Ag
	1*10-5
	Самородне срібло; Ag2S (аргеніт або срібний блиск); Ag3SbS3 (пираргиріт); Ag3AsS3 (прустит)

	Au
	1,6*10-7
	зустрічається переважно у самородному стані; AuTe2 (калаверіт); (AuAg)Te (кренмеріт); (AgAu)Te2 (петуніт)


Атомні характеристики елементів
	       Елемент

Характеристика
	Cu
	Ag
	Au

	Атомний номер
	29
	47
	79

	Масові числа природний ізотопів (% у природній суміші)
	63 (69,1)

65 (30,9)
	107 (51,35)

109 (48,65)
	197 (100)

	І потенціал іонізації, В
	7,7264
	7,5763
	9,2258

	Спорідненість до електрона, еВ
	1,8
	1,301
	2,3086

	Електронегативність
	1,75
	1,42
	1,42

	Ступінь окислення елементу в сполуках
	+1; +2; +3
	+1; +2; +3
	+1; +3


Перший потенціал іонізації елементів вищий ніж у лужних металів,що пояснюється проникненням зовнішнього ns - електрона під екран (n-1)d10електронів, другий потенціал іонізації високий, близький до 20 еВ, хімічна активність менша.; третій потенціал іонізації найнижчий для Au, вищесказане пояснює ст. ок. для елементів
Значення спорідненості до електрона значно більше ніж у s-елементів, що пов’язане з провалом  s –електрона зовнішнього рівня. Все це зумовлює утворення ковалентних зв’язків. 
Для елементів підгрупи Cu характерне утворення катіонних та аніонних комплексів. Із збільшенням ст. ок. Тенденція утворення аніонних комплексів зростає (КЧ. 2  3  4  6)
2. ЗАГАЛЬНА ХАРАКТЕРИСТИКА ПРОСТИХ РЕЧОВИН.

Основні фізико-хімічні властивості простих речовин
	       Елемент

Характеристика
	Cu
	Ag
	Au

	Основна форма існування за звичайних умов (тип кристалічної гратки)
	Метали (кубічна гранецентрована)

	Колір
	червоний
	білий
	жовтий

	Густина, ρ, г/см3 (293 К)
	8,96
	10,5
	19,32

	Температура плавлення, 0С
	1083,6
	962,08
	1064,58

	Температура кипіння, 0С
	2567
	2212
	2807

	Відносна електропровідність
	57,5
	54,6
	42,0


Звичайна форма існування Ме: для них характерна кристалічна ґратка, кубічна гранецентрована.

Колір: Cu – червоний, Au – жовтий, Ag – білий

Густина Ме ↓зростає: t° плавлення >1000 °С; t° кипіння > 2200°(в утворенні зв’язків приймають участь як  s –електрони  так і d –електрони)
3. СПОСОБИ ОДЕРЖАННЯ:

1) Сu - мідь

Пірометалургійний метод добування із сульфідних руд:

Cu2S + 2O2 = 2CuO + SO2
4CuO [image: image22.png]1100




>2Cu2O  + O2
2Cu2O + Cu2S –>6Cu + SO2

2) Au – золото

Ціанідний метод
4Au+8Na(CN)+O2+2H2O –>4Na [Au(CN) 2] + 4NaOH

2Na [Au(CN)2]+Zn = Na2[Zn(CN)4] + 2Au

3) Ag – срібло

Комплексна переробка руд кольорових Ме (Cu, Pb, Zn)

4. ХІМІЧНІ ВЛАСТИВОСТІ
1. Хімічна активність Сu і аналогів невелика і зменшується із зростанням порядкового номера при 
2. Найлегше взаємодіють з галогенами (Сu при звич. t°; Ag і Аu при нагрів.)
3. Безпосередньо з киснем взаємодіє тільки мідь
4. Із розчинів кислот не витісняють водень
5. Сu і Ag розчиняються в кислотах окисниках.

6. Найкращий розчинник для Ag – царська горілка.

7. Стійкість до лугів.

8. Характерне комплексоутворення

9. Сu і Ag – висока каталітична активність

10. Утворення сплавів із багатьма металами:
Бронза (90% Сu, 10% Sn)

Латунь (60% Сu, 40% Zn)

Томпак (90% Сu, 10% Zn) 

Мельхіор (68% Сu, 30% Ni, 1% Mn, 1% Fe)

Монетні сплави (80-95% Сu, Ni або Al)

Реакції з простими речовинами
	
	Реагент, умови
	Продукти реакції

	E
	Ме
	сплави

	
	H2,
	не реагують

	
	Hal, t
	Cu → CuHal2 (Hal = F, Cl, Br), CuI

Ag → AgHal2, AgHal (Hal = Cl, Br, I)

Au → AuHal3 (Hal = F, Cl, Br), AuI

	
	O2, t
	Cu → CuO (t= 5000C), Cu2O (t ≥8000C)

	
	S, t
	Cu → Cu2S

Ag → Ag2S

Au → не реагує

	
	N2
	не реагують

	
	P, t
	Cu → Cu3P

Ag → AgP2, AgP3
Au → Au2P3

	
	C
	не реагують


Реакції з найважливішими реагентами
Внаслідок окислення мідь на повітрі вкривається зелено-сірою плівкою основного карбонату міді (малахіт)
2 Cu + О2 + СО2 + Н2О = Cu2(ОН)2СО3

Під дією повітря срібло вкривається чорним нальотом

2Ag + H2S + ½ О2 = Ag2S↓ + H2O
	
	Реагент, умови
	Продукти реакції

	Е
	H2O
	не реагують

	
	H2SO4 (к), t
	Cu → CuSO4

Ag → Ag2SO4

Au → не реагує

	
	H2SO4 (р)
	не реагують

	
	HCl (к), t
	лише Cu → H2[CuCl2]

	
	HCl (р)
	не реагують

	
	HNO3 (к), t
	Cu → Cu(NO3)2

Ag → AgNO3
Au → не реагує

	
	HNO3 + 3HCl 

Царська вода
	Cu → H2[CuCl4]

Ag → H[AgCl2]

Au → H[AuCl4]

	
	NaOH
	не реагують


5. БІОЛОГІЧНА ФУНКЦІЯ СПОЛУК ЕЛЕМЕНТІВ І-В ГРУПИ

	[image: image23.wmf]Символ
	Біологічна функція

	Cu
	1) Сполуки Міді входять до складу білків і деяких ферментів, що концентруються в печінці.

2) Мідь необхідна для синтезу гемоглобіну, при її нестачі розвивається анемія, при надлишку – виникає переродження печінки.

	Ag
	Іони Арґентуму мають бактерицидну дію, тому у кількості 10-7 г/л стерилізує питну воду.

	Au
	Сполуки Ауруму входять до складу організмів тварин, проте їх біологічна функція ще не з’ясована.


Із сполук міді технічно найбільш важливим є мідний купорос 
CuSO4 •5H2O – застосовується для одержання мінеральних фарб, для боротьбі із шкідниками рослин в с/г. Світлочутливість галогенідів срібла використовується для виготовлення світлочутливих емульсій, Cu2О використовують для тонування скла, а також у напівпровідниковій техніці.
