
Властивостi s1-елементiв та їх сполук 

Li, Na, K, Rb, Cs, Fr



Вступ

▪ Електронна конфiгурацiя: ns1

▪ Один ступiнь окиснення у сполуках: +1 

Загальновживана назва – «лужнi метали»

▪ Катiони M+ не забарвленi – немає непарних електронiв

Типовi метали, активнiсть зростає вiд Li до Cs

▪ t1/2(223Fr) = 22,3 хв – неможливо накопичити через 

радiоактивний розклад

▪ Li проявляє дiагональну схожiсть з Mg

▪ K, Rb , Cs схожi мiж собою за властивостями та 

вiдрiзняються вiд Na

▪ Na i K розповсюдженi на Землi (≈ 2, 5%)

▪ Сполуки елементiв забарвлюють полум’я у характернi

кольори

▪ Назви: «рубiдiй» – червоний, «цезiй» – блакитний



Забарвлення полум’я

Li Na K Rb Cs



Фiзичнi властивостi простих сполук

Li Na K Rb Cs 

Типовi метали, гарнi провiдники тепла та електрики 

Легкоплавкi та м’якi

Легкi метали, ρ(Li) = 0,54 г/см3

E ∘ у лiтiю аномальний. Причина: гiдратацiя

Li Na K Rb Cs

I , еВ 5,32 5,14 4,34 4,18 3,89
E ∘(M+/M), В −3, 1 −2, 7 −2, 9 −2, 9 −2, 9



Реакцiї простих речовин
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Реакцiї простих речовин
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Хiмiчнi властивостi простих сполук

Реагують з бiльшiстю простих речовин: 

2Na + Cl2 = 2Na Cl , 6Li + N2 = 2Li3N

електролiз

t

t

Легко взаємодiють з водою (лiтiй – повiльнiше): 

2M + 2H2O = 2MO H + H2

Ще легше реагують з кислотами:
2Li + 2H Cl = 2Li Cl + H2

Розчиняються у рiдкому NH3 з наступною дисоцiацiєю: 

M → M+ + e

Невикористанi залишки металiв утилiзують у спиртi: 

2Na + 2CH3CH2OHA 2C H3CH2ONa + H2

Одержання

2Li Cl −−−−−− 2Li + Cl2 (у розплавленому Ca Cl2) 

2Al + 4Ca O + 6K Cl → Ca Cl2 + Ca(Al O2)2 + 6K ↑

3Mg + Rb2C O3  → 3Mg O + C + 2Rb ↑



Бiнарнi сполуки

500∘C, 30 МПа
Na O2)

Реакцiя з O2 вiдбувається по-рiзному
4Li + O2 = 2Li2O

2Na + O2 = Na2O2, (Na + O2 −−−−−−−−−

K(Rb , Cs) + O2 = KO2

Оксиди металiв пiдгрупи K одержують так:
KO2 + K = K2O2, K2O2 + K = 2K2O

6M + 2MNO2 = 4M2O + N2, (M = Na, K, Rb, Cs)

Для металiв пiдгрупи K вiдомi озонiди 

4KOH + 4O3 = 4KO3 + 2H2O + O2

Пероксиди, надпероксиди й озонiди виявляють сильнi 

окиснi властивостi
Na2O2 + 2FeCl2 + 4HCl = 2NaCl + 2FeCl3 + 2H2O

Значно рiдше окиснюються самi 

2KO2 + 3F2 = 2KF + 2OF2 + O2



Бiнарнi сполуки (продовження)

t

200∘C

Оксиди, пероксиди, надпероксиди й озонiди 
гiдролiзуються по-рiзному

M2O + H2O = 2MOH

M2O2 + 2H2O = 2MOH + H2O2 

2MO2 + 2H2O = 2MOH + H2O2 + O2

2MO3 + 2H2O = 2MOH + H2O2 + 2O2

KO2 використовують для вiдновлення повiтря у 
замкненому об’ємi:

4KO2(к) + 2CO2(г) = 2K2CO3(к) + 3O2(г) – тиск падає 

4KO2 + K2O + 3CO2 = 3K2CO3 + 3O2

Гiдриди ЕH одержують прямим синтезом: 

2Е + H2 → 2ЕH

Гiдриди – сильнi вiдновники, легко реагують навiть з H2O: 

ЕH + H2O = ЕOH + H2

4ЕH + 3SiO2 → 2Li2SiO3 + Si + 2H2



Гiдроксиди

t

електролiз

каустифiкацiя

MOH – кристалiчнi речовини, що розпливаються на 

повiтрi через поглинання водяної пари i CO2

Розплавляються без розкладу, крiм

2LiOH → Li2O + H2O

Воднi розчини гiдроксидiв – луги

Найбiльше значення мають NaOH, KOH, LiOH 

Одержання NaOH

2NaCl + 2H2O → 2NaOH + H2 + Cl2 

Na2CO3 + Ca(OH)2 → CaCO3 ↓ +2NaOH

Воднi розчини i розплави лугiв руйнують скло та фарфор 

2NaOH + SiO2 = Na2SiO3 + H2O



Iншi сполуки

t,вакуум

Галогенiди добре розчиняються у водi, крiм Li F
2M + Г2 = 2MГ – не використовують  

MOH + HГ = MГ + H2O – кращiй варiант

З S утворюються сульфiди M2S i полiсульфiди 

2M + nS = M2Sn (n = 2(Li), 5(Na), 6(K))

Особливiсть Li : 2Li + 2C → Li2C2 

Солi лужних металiв

численнi, добре розчиннi

вiдомi кислi солi (Na HCO3, KHSO4) 

малорозчиннi солi:
Na[Sb(O H)6], KHC4H4O6, K Cl O4, K2[Pt Cl6]
у Li нерозчинних солей бiльше:

Li F , Li3P O4, Li2Si O3, Li2C O3

карбонат легко перетворюється у iншi солi!



Синтез Na2C O3

Класичним є синтез Na2CO3 за методом Сольве

1

2

t

3

t

Перепускають CO2 крiзь розчин, що мiстить NaCl i NH3 

NH3 + H2O + CO2 = NH4HCO3

NH4HCO3 + NaCl = NaHCO3  + NH4Cl

Вiдокремлений NaHCO3 прожарюють 

2NaHCO3 → Na2CO3 + CO2 + H2O

CO2 направляють у реактор, i туди ж додають CO2, що 

одержаний за реакцiєю

CaCO3 → CaO + CO2

За допомогою CaO розкладають одержаний ранiше NH4Cl4

у розчинi
2NH4Cl + CaO → CaCl2 + 2NH3 + H2O

5 NH3 повертають у процес i сумарно маємо 
2NaCl + CaCO3 = Na2CO3 + CaCl2



Схема синтезу Na2C O3
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Комплекснi сполуки

Комплексоутворення для s1-елементiв не характерне 

Стабiлiзуються циклiчнi комплекси з вiдповiдним 

розмiром порожнини (для 18-Краун-6 0,26 − 0,32 нм):
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Iнший приклад подiбних лiгандiв – криптанди:

NN

O O

O O
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https://uk.wikipedia.org/wiki/%D0%9A%D1%80%D0%B8%D0%BF%D1%82%D0%B0%D0%BD%D0%B4%D0%B8


Використання сполук

t

Сполуки i сам Li використовують широко в обмежених 
кiлькостях (рiдкий та розсiяний!)

Li – анод в акумуляторах

LiOH – компонент електролiту лужних акумуляторiв 

Li2CO3 – виробництво алюмiнiю та його сплавiв

Найбiльше використання мають сполуки Na
R − Br + Br − R′ + 2Na = R − R′ + 2Na Br – синтез Вюрца 

сплав з K має tпл = −12∘C

NaOH, Na2CO3 – виробництво скла та миючих засобiв

K2NbF7 + 5NaA → Nb + 5NaF + 2KF – натрiйтермiя

Сполуки K важливi як мiнеральнi добрива 

Rb i Cs використовують у фотоелементах
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