
1 Загальнi зауваження
• Електронна конфiгурацiя: (𝑛− 1)𝑑10𝑛𝑠1

• Ступенi окиснення

– Cu : +1, +2, +3

– Ag : +1, +2

– Au : +1, +3

• Ступенi окиснення перевищують номер групи у короткоперiоднiй формi
Перiодичної системи

• Рiзниця у властивостях елементiв однiєї групи найбiльша саме для цих
елементiв

• Елементи рiдкiснi (Au – 10−10%), проте зустрiчаються у полiметалiчних
рудах. Золото утворює самородки

2 Простi речовини
Простi речовини: загальнi зауваження

• Деякi характеристики металiв
Cu Ag Au

𝑡пл, °C 1083 962 1064

ρ, г/см3 8,94 10,50 19,32

𝐸∘(M𝑛+/M), В +0,34 +0,80 +1,50

• Усi метали благороднi!

• Найкращi провiдники електрики й тепла серед металiв

• Cu i Au мають характерне забарвлення

Реакцiї простих речовин

• З киснем реагує лише мiдь

2Cu + O2

400 °C
−−−A 2CuO , Cu + CuO

>1000 °C
−−−−−A Cu2O

• З S реагують Cu i Ag : 2Е+ S
>200 °C
−−−−A Е2S
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• При нагрiваннi з Cl2 до 300 °C утворюються
+2

CuCl2,
+1

AgCl i
+3

AuCl3

• F2 пасивує Cu , але не iншi метали

– Ag + F2

>300 °C
−−−−A AgF2

– 2Au + 3F2

>300 °C
−−−−A 2AuF3

• Якiсна реакцiя на озон (O3):

– Ag + O2 9
– Ag + O3 = AgO +O2

Реакцiї з основними реагентами

• Благороднi метали, тому:

Е+H2O 9, Е+HCl 9

• Кислоти-окисники дiють на Cu i Ag

– Cu + 4HNO3(конц) = Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O

– Ag + 2HNO3(конц) = AgNO3 +NO2 +H2O

• Au розчиняють у «царскiй горiлцi»

Au + HNO3 + 4HCl = H[AuCl4] + NO + 2H2O

• З лугами реакцiя не йде навiть у присутностi окисника (Ag – матерiал
для тиглiв)

• Розчинення з використанням комплексоутворення:

– 2Cu + 4HCl(конц) = 2H[CuCl2] + H2

– 4Cu + O2 + 8NH3 + 2H2O = 4[Cu(NH3)2]OH

– 4Е+O2 + 8CN− + 2H2O = 4[Е(CN)2]
− + 4OH−

– 4Au + O2 + 8KCN + 2H2O = 4K[Au(CN)2] + 4KOH

Одержання простих речовин

• З сульфiдних руд Cu видобувають так:

– 2CuS + 3O2

𝑡
−A 2CuO + 2SO2 – обпал

– CuO + C
𝑡
−A Cu + CO – вiдновлення
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– одержану «чорнову» мiдь рафiнують електролiтично:

Cu(чорнов)
електролiз
−−−−−−A Cu(чиста):

А: Cu(чорнов) − 2𝑒 = Cu2+

К: Cu2+ + 2𝑒 = Cu(чиста)

• Одержання золота:

– промивання золотоносного пiску (ρ(Au) = 19,3 г/см3)

– амальгамний спосiб (одержання сплаву Au + Hg)

– цiанiдний спосiб

∗ 4Au + O2 + 8KCN + 2H2O = 4K[Au(CN)2] + 4KOH

∗ 2K[Au(CN)2] + Zn = K2[Zn(CN)4] + 2Au

3 Сполуки купруму
Сполуки Cu : кислотно-основнi властивостi

• Ступенi окиснення Cu

– +2 – стiйкий, сполуки забарвленi

– +1 – нестiйкий, сполуки незабарвленi

• Оксиди купруму одержують непрямим шляхом

– Cu(OH)2
𝑡
−A CuO + H2O

– Cu2(OH)2CO3

𝑡
−A 2CuO + H2O + CO2

– 4Cu(OH)2 +N2H4 = 2Cu2O +N2 + 6H2O – ОВР

• Оксиди з водою не взаємодiють:

– CuSO4 + 2NaOH = Cu(OH)2↓ +Na2SO4

– CuOH розкладається у момент видiлення на Cu2O i H2O

• Оксиди виявляють бiльш вираженi осно́внi властивостi

– CuO + 2HCl = CuCl2 +H2O

–
+1

Cu2O + 2HCl =
+2

CuCl2 +
0

Cu + H2O

∗ Cu + CuCl2 + 2HCl = 2H[CuCl2] – стабiлiзацiя

∗ H[CuCl2]
розведення
−−−−−−A HCl + CuCl ↓ – розклад
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• Кислотна функцiя сполук виражена слабко

– Cu(OH)2 + 2KOH(конц) = K2[Cu(OH)4]

– CuCl + KCl
сплавлення
−−−−−−A K[CuCl2] – тiльки хлориднi комплекси

• Солi Cu2+ гiдролiзованi

– Cu2+ +H2O � CuOH+ +H+

– CuCl2 +H2O � CuOHCl + HCl

• «Простi» сполуки Cu+ нестiйкi

Cu2SO4

розчинення
−−−−−−A CuSO4 + Cu

2CuSO4 + 4KI = 2CuI ↓ +I2 + 2K2SO4 – виняток

CuI сiрка куркума карi

Окисно-вiдновнi властивостi

• Cu(+1): схильнiсть до диспропорцiонування:

– 2Cu+ � Cu + Cu2+

– 𝐾 = [Cu2+]

[Cu+]2
= 106 – рiвновага змiщена в бiк Cu2+

• Cu(+2) виявляє слабкi окиснi властивостi:

𝑅CHO + 2
+2

Cu(OH)2 = 𝑅COOH +
+1

Cu2O ↓ +2H2O – «мiдне дзеркало»

• Cu(+3) одержують жорстким окисненням Cu(+2)

– 2K2O + 4CuO +O2

𝑡
−A 4KCuO2

– 6KCl + 2CuCl2 + 6F2

𝑡
−A 2K3[CuF6] + 5Cl2

– сполуки Cu(+3) нестiйкi

Мiдне дзеркало KCuO2
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Комплекснi сполуки Cu

• Комплексоутворення стабiлiзує Cu(+1)

– Cu2O +H2SO4

H2O−−A CuSO4 + Cu + H2O

– 2[Cu(NH3)2]OH + H2SO4 = [Cu(NH3)2]2SO4 + 2H2O

• Амонiачний комплекс стiйкий i для Cu(+2)

– CuSO4 + 2NaOH = Cu(OH)2↓ +Na2SO4

– Cu(OH)2 + 4NH3 = [Cu(NH3)4](OH)2

• Комплекси Cu(+1) безбарвнi, а Cu(+2) – забарвленi

• Аквакомплекс купруму [Cu(H2O)4]
2+ має блакитний колiр

CuSO4⏟  ⏞  
сiрий

H2O−−A CuSO4 · 5H2O⏟  ⏞  
блакитний

розчинення
−−−−−−A [Cu(H2O)4]

2+⏟  ⏞  
блакитний

Анiоннi комплекси Cu

• Комплекс [Cu(OH)4]
2− iснує у сильно лужних розчинах:

Cu(OH)2 + 2NaOH = Na2[Cu(OH)4]

• Хлориднi комплекси також нестiйкi у розчинi

– CuCl2 + 2KCl = K[CuCl3] (K2[CuCl4])

– [CuCl4]
2−⏟  ⏞  

зелений

+4H2O = [Cu(H2O)4]
2+⏟  ⏞  

блакитний

+4Cl−

• Цiанiднi комплекси мають КЧ 4 (𝐾ст([Cu(CN)4]
2−) = 1027,

𝐾ст([Cu(CN)4]
3−) = 1030)

– стiйкiшi амонiачних (𝐾ст([Cu(NH3)4]
2+) = 1012)

– однак [Cu(CN)4]
2− легко вiдновлюється до [Cu(CN)4]

3−

• Стiйким є тiосульфатний комплекс

CuI + 2Na2S2O3 = Na3[Cu(S2O3)2] + NaI
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4 Сполуки аргентуму
Сполуки Ag : кислотно-основнi властивостi

• У Ag стiйкий єдиний ступiнь окиснення – +1

• Одержання оксиду

2AgNO3 + 2KOH = Ag2O ↓ +2KNO3 +H2O

• Гiдроксид Ag+

– нестiйкий, розкладається у момент одержання (2AgOH = Ag2O +
H2O)

– сильна основа, тому солi не гiдролiзованi

• Оксид та гiдроксид мають осно́вний характер

– Ag2O + 2HNO3 = 2AgNO3 +H2O

– розчиннi солi: AgNO3, AgF , AgAc i AgClO4

• Найважливiшi некомплекснi сполуки

– AgNO3 – ляпiс, пекельний камiнь (у сумiшi з KNO3)

– Ag2S дуже мало розчинний (𝐾𝑆 = 10−50)

∗ 2AgNO3 +H2S = Ag2S ↓ +2HNO3

∗ 3Ag2S + 8HNO3 = 6AgNO3 + 2NO + 3S + 4H2O

Окисно-вiдновнi властивостi

• Ag(+1) доволi сильний окисник

– 2[Ag(NH3)2]Cl + CH2O +H2O = 2Ag ↓ + HCOONH4 +
+ 2NH4Cl + NH3 – реакцiя срiбного дзеркала

– «молекулярне» срiбло:
2Ag+(розчин) + Zn = 2Ag(золь) + Zn2+

– використовують для знезараження води

• Ag(+2) одержують дiєю сильних окисникiв

– Ag(золь) + F2 = AgF2

– Ag2O +K2S2O8 + 2KOH = 2AgO + 2K2SO4 +H2O
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– використання AgO – срiбно-цинковий акумулятор

Комплекснi сполуки Ag

• Якiсна реакцiя: Ag+ + Cl− = AgCl ↓

AgCl AgBr AgI

– AgГ нерозчиннi у водi (крiм AgF)

– AgCl (i Ag2O) розчиняється у присутностi NH3

AgCl + 2NH3 = [Ag(NH3)2]Cl

• AgI (i AgBr) переводять у розчин iнакше
AgI + 2Na2S2O3 = Na3[Ag(S2O3)2]

5 Сполуки ауруму
• У Au стiйкий лише ступiнь окиснення +3

• Найважливiшi сполуки ауруму – H[AuCl4] i AuCl3

– Au + HNO3 + 4HCl = H[AuCl4] + NO + 2H2O

– 2Au + 3Cl2
200 °C
−−−A 2AuCl3

• Крiм «царської горiлки» Au можна розчинити у концентрованiй H2SeO4

2Au + 6H2SeO4

𝑡
−A Au2(SeO4)3 + 3H2SeO3 + 3H2O

• Сполуки Au(+1) нечисленнi, схильнi до диспропорцiонування

3AuCl + KCl = K[AuCl4] + 2Au ↓
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• Стiйкiсть Au(+1) пiдвищується у комплексах:
AuCN нестiйкий, а [Au(CN)2]

− – стiйкий

• У розчинi солi Au(+3) сильно гiдролiзованi

– AuCl3 +H2O = H[Au(OH)Cl3]

– H[Au(OH)Cl3] + 3NaOH = Au(OH)3↓ +3NaCl + 3H2O – осадження
гiдроксиду

• Гiдроксид i оксид Au(+3) нестiйкi

– 2Au(OH)3
140 °C
−−−A Au2O3 + 3H2O

– 2Au2O3

160 °C
−−−A 4Au + 3O2

• Для Au(+3) характернi анiоннi комплекси, тобто кислотна функцiя
Au(OH)3 домiнує:

– 2Au(OH)3 + Ba(OH)2 = Ba[Au(OH)4]2

– Au(OH)3 + 4HCl = H[AuCl4] + 3H2O (не AuCl3!)

• Au(+3) – бiльш сильний окисник, нiж Ag(+1)

HAuCl4 + 3FeSO4 = Au ↓ +Fe2(SO4)3 + FeCl3 +HCl

Реакцiї 𝑑9-елементiв

не реагують

CuACuГ2 (Г = F ,Cl ,Br),CuI ;
AgAAgГ (Г = Cl ,Br , I),AgF2;
AuAAuГ3 (Г = F ,Cl ,Br),AuI

CuACuO(𝑡 > 400 °C),
Cu2O(𝑡 > 800 °C)

CuACu2S ;
AgAAg2S ;
Au не реагує

не реагують

CuACu3P ;
AgAAgP2,AgP3;
AuAAu2P3

не реагують

сплави

Е

H2

Г2

𝑡

O2

𝑡

S
𝑡

N2

P
𝑡

C

метали
𝑡

не реагують

CuACuSO4;
AgAAg2SO4

не реагують

CuACu(NO3)2;
AgAAgNO3)3

CuACu(NO3)2

CuAH[CuCl2]
(лише з конц HCl)

не реагують

Na[Е(CN)2];
Ag ,Au у присутностi O2

CuAH2[CuCl4];
AuAH[AuCl4]

Е

H2O

H2SO4(конц)

𝑡 > 160 °C

H2SO4(розв)

HNO3(конц)

𝑡

HNO3(розв)

𝑡

HCl
𝑡

NaOH

NaCN

HNO3 +HCl
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