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Будова Проста речовина Сполуки

Електронна будова атомiв

11 група — група мiдi Cu, Ag, Au (n − 1)d10ns1

Cu, Ag, Au, кожний у своєму перiодовi, є передостаннiм d−
елементом. Атоми елементiв групи Cu як i лужнi метали
мають по 1 зовнiшньому електрону. Однак вони мають ма-
ло спiльного з лужними металами, за виключенням лише
формального стану окиснення (+1).

У атомiв елементiв групи Cu в (n − 1)d− станi повинно
знаходитися по 9 електронiв.
Проте внаслiдок стабiльностi d10 конфiгурацiї енергетично
бiльш вигiдним є перехiд ns1 −→ (n − 1)d1 стан.

Тому елементи групи Cu за електронною будовою нагаду-
ють елементи групи Zn. Вони мають на передзовнiшньому
електронному шарi 18 електронiв.
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Будова Проста речовина Сполуки

Електронна будова атомiв

Як ми уже говорили, заповненний d− пiдрiвень передостан-
нього електронного шару в порiвняннi з s2p6− оболонкою
мало екранує зовнiшнiй s− електрон вiд ядра.

Останнє i обумовлює аномальну змiну Rатомiв. В результатi
цього у елементiв групи Cu I1 вищий нiж у s− елементiв I
групи.

ns− електрон зовнiшнього шару легко проникає пiд екран
(n−1)d10− електронiв, що сприяє бiльш мiцному утриман-
ню s− електрона i вiдповiдає бiльш високим значенням I1.

Незважаючи на схожiсть електронної будови та близькi
значення потенцiалiв iонiзацiї мiж Cu, Ag i Au можна зна-
йти порiвняно мало спiльного, а рiзниця мiж багатьма вла-
стивостями до цього часу не має простого пояснення.
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Електронна будова атомiв

Зменшення I1 при переходi вiд Cu до Ag обумовлено бiль-
шим значенням головного квантового числа, подальше ж
збiльшення I1 у золота обумовлене проникненням 6s1−
електрона не лише пiд екран 5d10− але i пiд екран 4f 14−
електронiв.

Cu Ag Au

rат,
◦

A 1.28 1.44 1.44

I1, ев 7.72 7.57 9.22

I2, ев 20.29 22.0 20.1

I3, ев 58.9 52 43.5

спорiднен. до ē 2.4 2.5 2.1

iзотопи 2 2 1

в земнiй корi % мол. 3 · 10−3 2 · 10−6 5 · 10−8
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Електронна будова атомiв

Величина I2 (удалення 1d10 електрона) близька у всiх 3–х
елементiв i менша, чим у лужних металiв.

У зв‘язку з тим, що енергiї (n−1)d− i ns− електронiв ато-
мiв групи Cu дуже близькi, для них крiм ступеню окиснення
(+1) вiдомi ще ступенi окиснення (+2) та (+3), (+5) та
(+7).

Це обумовлено вище перерахованими особливостями будо-
ви атомiв групи Cu. Для Cu найбiльш характерний ступiнь
окиснення (+2), для Au — (+3), а для Ag — (+1).

Особлива стабiльнiсть ступеню окиснення Ag(+1) поясню-
ється великою стабiльнiстю конфiгурацiї 4d10, т. як ця кон-
фiгурацiя утворюється уже у Pd.
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Електронна будова атомiв

Для елементiв групи Cu характерна схильнiсть до утворен-
ня ковалентного зв‘язку, вона проявляється сильнiше, нiж
у лужних металiв.

Особливiсть електронної структури атомiв групи Cu об-
умовлює вiдносно бiльшу стiйкiсть двохатомних молекул
Cu2, Ag2, Au2 в порiвняннi з молекулами K2, Rb2, Cs2
(174.3, 157.5, 210; ∼ 40 кдж/моль).

Мiцнiсть молекул елементiв групи Cu пояснюється утво-
ренням додаткових π− зв‘язкiв за донорно–акцепторним
механiзмом (np− орбiталей та (n−1)d− електронних пар).

Для елементiв групи Cu характерним є утворення як ка-
тiонних, так i анiонних комплексiв. Очевидно, що по мi-
рi пiдвищення ступеню окиснення тенденцiя до утворення
анiонних комплексiв зростає.
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Будова Проста речовина Сполуки

Електронна будова атомiв

Ступенi окиснення, КЧ, просторова конфiгурацiя молекул:

(+1) d10 КЧ = 2
лiнiйна
конфiгурацiя

Cu2O, Ag2O, AgCN, Ag(CN) –
2 ,

AgCNS, AuI, Ag(NH3)
+
2

КЧ = 3
плоский
трикутник

K[Cu(CN)2]

КЧ = 4 тетраедрична CuHal, Cu(CN) 3 –
4 , Ag(CN) 3 –

4

КЧ = 6 октаедрична AgHal(NaCl)

(+2) d9 КЧ = 4
плоский
квадрат

CuO, CuCl2

КЧ = 6
скривлена
октаедрична

CuCl2 · 2 H2O, (NH4)2CuCl4,
[Cu(NH3)4(H2O)2]

2+

(+3) d8 КЧ = 4
плоский
квадрат

AuHal3, AuHal –
4 , CsCuCl4,

KCuO2

(+5)

(+7)
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Розповсюдженнiсть у природi

Розповсюдженiсть Cu, Ag, Au у природi: В природi зустрi-
чаються як у виглядi сполук, так i у вiльному станi (осо-
бливо Au).

Серед природних сполук найбiльше значення мають мi-
нерали: мiдний колчедан (халькопiрит) — CuFeS2, мiдний
блиск — Cu2S, куприт — Cu2O, малахiт — Cu(OH)2 ·CuCO3,
азурит — Cu(OH)2 · 2 CuCO3, аргентит — Ag2S, пiраргiрит
— Ag3SbS3, рогове срiбло — AgCl, калаверит — Au2Te.

Ag входить до складу полiметалiчних руд (Pb, Zn, Cd i др.
сульфiди).

Cu — в живих органiзмах (кiстки, зуби — 0.001%). Дуже
малi кiлькостi знайденi i в рослинах. Мiкродобрива.
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Фiзичнi властивостi простих речовин

Властивостi простих речовин: метали (червоного, бiлого,
жовтого кольору), мають ГЦКГ.

Оскiльки у елементiв групи Cu в утвореннi зв‘язкiв при-
ймають участь (n − 1)d− та ns− електрони, ∆Hсубл. та
Tпл. вищi, нiж у лужних металiв.

Це дуже важкi метали, пластичнi, електро– та теплопро-
вiднi, дiамагнiтнi, м‘ягкi, корозiйно стiйкi матерiали, легко
куються, важкоплавкi.
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Фiзичнi властивостi простих речовин

Cu Ag Au
d, г/см3 9.0 10.5 19.3

твердiсть 3.0 2.7 2.5

Ел. Пр. 57 59 40

Теплопр. 46 49 35

Tпл.,
◦ C 1083 961 1063

Tкип.,
◦ C 2600 2210 2970

∆Hвозг., кдж/моль 339.6 283.6 366.6

E0
E+/E, вольт +0.52 +0.80 +1.68
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Хiмiчнi властивостi простих речовин

Хiмiчнi властивостi Cu, Ag, Au. Cu, Ag, Au — благоро-
днi метали, вони є малохiмiчно активними, по групi зверху
вниз хiмiчна активнiсть падає. Про це, зокрема, свiдчать
значення енергiї Гiбса утворення їх бiнарних сполук.

Краще за все вони реагують з галогенами (Cu — за зви-
чайних умов, Ag i Au при нагрiваннi):

CuCl AgCl AuCl CuCl2 AuCl3
−∆G0f , кдж/моль 120 110 18 171 64

З киснем безпосередньо взаємодiє лише мiдь:

2 Cu+O2

t◦ кр. калiн.
======== 2 CuO

4 Cu+O2

>t◦ кр. калiн.
========= 2 Cu2O

11/41



Будова Проста речовина Сполуки

Хiмiчнi властивостi простих речовин

З сiркою безпосередньо взаємодiє Ag та Cu.

Cu2O Ag2O CuO Au2O3 Cu2S Ag2S
∆G0f ,

кдж
моль −145 −11.1 −128.0 +78.7 −89.0 −40.2

Cu2O3, Ag2O, AgO, Ag2O3, Au2O, AuO i Au2O3 — можна
одержати лише непрямим шляхом.

Внаслiдок окиснення Cu на повiтрi покривається щiльною
зеленою плiвкою основного карбонату Cu2(OH)2CO3.

При присутностi в повiтрi H2S срiбло покривається чорним
налiтом Ag2S.

Cu, Ag, Au не реагують з гiдрогеном: E+ H2 6=.
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Хiмiчнi властивостi простих речовин

Про зменшення хiмiчної активностi в ряду Cu — Ag — Au
свiдчать також значення E0. В ряду напруг Cu, Ag, Au роз-
мiщеннi пiсля гiдрогену. У зв‘язку з цим вони можуть оки-
снюватися тiльки кислотами–окисниками. Cu та Ag HNO3

H2SO4

2 Ag+ 2 H2SO
4 (к)

t◦
== Ag2SO4 + SO2 + 2 H2O

Cu+ 4 HNO
3 (к)
= Cu(NO3)2 + 2 NO2 + 2 H2O

2 Au+ 7 H2SeO4
t◦
== 2 H[Au(SeO4)2]+ 3 H2SeO3 + 3 H2O

Кращим розчинником для Au є насичений Cl2 розчин HCl
та царська горiлка:
Au+ HNO3 + 4 HCl = H[AuCl4]+ NO+ 2 H2O
Au+ 3 Cl+ HCl = H[AuCl4]
В обох випадках розчинення вiдбувається за рахунок оки-
снення атомарним хлором золота та утворення анiонного
комплекса H[AuCl4].
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Хiмiчнi властивостi простих речовин

З лугами у вiдсутностi окисникiв Cu, Ag та Au не взаємо-
дiють.

Cu та її аналоги розчиняються в розчинах основних цiанi-
дiв у присутностi O2 або H2O2, наприклад:
4 Au+O2 + 8 CN – + 2 H2O = 4 Au(CN) –

2 + 4 OH –

2 Au+ H2O2 + 4 NaCN = 2 Na[Au(CN)2]+ 2 NaOH

Крiм того, Cu розчиняється у присутностi O2 в NH3 (во-
дний розчин)
4 Cu+O2 + 8 NH3 + 2 H2O = 4 [ Cu(NH3)2]

+ + 4 OH –
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Хiмiчнi властивостi простих речовин

При високих температурах Cu i Ag реагують з газоподi-
бним HCl
2 Cu+ 2 HCl

(г)
= 2 CuCl+ H2 ↑

Метали пiдгрупи Cu утворюють один з одним i з iншими
металами сплави.

Найбiльш вiдомi: бронза (90% Cu, 10% Sn), томпак (90%
Cu, 10% Zn), мельхiор (68% Cu, 30% Ni, 1% Mn, 1% Fe),
нейзiльбер (65% Cu, 20% Zn, 15% Ni), латунь (60% Cu,
40% Zn).
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Одержання Cu, Ag, Au

Одержання Cu, Ag, Au: Для одержання Cu застосовують
пiро– i рiдше гiдрометалургiйнi методи.

Спочатку концентрат мiдної сульфiдної руди обпалюють в
печах (FeCuS2). При цьому частина сульфiду окиснюється
до Cu2S:
2CuFeS2 + 5O2 + 2SiO2 = 2Cu + 2FeSiO3

шлак в
будiвельнiй

справi

+ 4SO2

Cu2S + 2Cu2O = 6Cu + SO2 використовують для добу-
вання H2SO4

Чорнову мiдь (ω = 95− 98%) пiддають електролiтичному
очищенню (рафiнування). Iз шламу добувають Au, Ag, Se,
Te. В розчинi Fe, Ni i iншi Me.
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Одержання Cu, Ag, Au

Гiдрометалургiйнi методи одержання Cu заснованi на селе-
ктивному розчиненнi мiдних мiнералiв, зазвичай в розбав-
ленiй H2SO4 або NH3. Iз одержаних розчинiв Cu витисню-
ють Fe або вiдновлюють електролiзом.

Для вiддiлення самородного золота вiд пустої породи ви-
користовують промивку водою, розчиняють Au в рiдкiй Hg
з послiдуючою розгонкою амальгами.

Кращим методом є цiанiдний. Вiн заснований на розчинен-
нi Au в розчинi NaCN за рахунок окиснення O2 повiтря i
переводу в анiонний комплекс Na[Au(CN)2] з послiдуючим
витисненням цинком золота:
2 Na[Au(CN)2]+ Zn

(пил)
= Na2[Zn(CN)4]+ 2 Au губчасте

золото
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Одержання Cu, Ag, Au

Ag — здебiльшого одержують пiрометалургiйним методом
руд, в яких срiбла небагато. Очистку проводять електро-
лiтичним способом.
AgCl+ 2 KCN = K[Ag(CN)2]+ KCl
Ag2S+ 4 KCN = 2 K[Ag(CN)2]+K2S (в S2O

2 –
3 та SO 2 –

4 )
2 K[Ag(CN)2]+ Zn

(пил)
= K2[Zn(CN)4]+ 2 Ag ↓
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Застосування Cu, Ag, Au

Застосування Cu, Ag, Au: в електротехнiцi (висока ЕПр),
Ag та Au в ювелiрнiй справi, Au для виготовлення точних
приладiв (гальванометри дзеркальнi), валюта у мiжнаро-
днiй торгiвлi.

Сплави Cu мають велике значення, Cu — каталiзатор.

Ag, Au — предмети домашнього вжитку, прикраси, хiрур-
гiчнi iнструменти, посуд, прилади, нанесення покриттiв, в
лабораторнiй практицi, медицинi, проба золотих виробiв
583 — 1000 гр, 750, 900, 958, в зубопротезнiй технiцi (ко-
ронки, протези, в лабораторнiй технiцi).
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Сполуки Cu, Ag, Au (+1)

Сполуки Cu, Ag, Au (+1): (+1) — d10.

Iони E+ можуть бути не лише σ− акцепторами, але i π−
донорами електронних пар.
При цьому в ряду Cu+ — Ag+ — Au+ рухомiсть d− еле-
ктронних пар зростає, що вiдповiдає посиленню в цьому
ряду здатностi до π− дативної взаємодiї.

Ступiнь окиснення (+1) найбiльш характерний для Ag. У
Cu i особливо у Au цей ступiнь окиснення проявляється
рiдше.

У водних розчинах вiн стабiлiзується у присутностi лiгандiв
π− акцепторного типу. Наприклад, у розчинах рiвноваги
2 Cu+

(р)
−−−⇀↽−−− Cu 0

(тв)
+ Cu 2+

(р)
, 3 Au+

(р)
−−−⇀↽−−− 2 Au 0

(тв)
+ Au 3+

змiщуються у бiк утворення похiдних E(+1) в присутностi,
наприклад, CN – та I – .
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Сполуки Cu, Ag, Au (+1)

Для Cu(+1) та ї ї аналогiв найбiльш характернi КЧ = 2,4, а
для Ag(+1) ще i КЧ = 6. Cu(CN) 3 –

4 , Ag(CN) 3 –
4 , Ag(CN) –

2 ,
Ag(NH3)

+
2 , AgHal.

Бiнарнi сполуки E(+1)— твердi кристалiчнi солеподiбнi ре-
човини, у бiльшостi випадкiв нерозчиннi у H2O.

Похiднi Ag(I) утворюються при безпосереднiй взаємодiї про-
стих речовин, а Cu(I) та Au(I) при вiдновленнi вiдповiдних
сполук Cu(II) та Au(III).

Серед солей кисневмiсних кислот i катiонiв E+ вiдносно
бiльш стiйкi похiднi Ag+ ( розчиннi у водi —AgNO3, AgClO4,
AgClO3, важко розчиннi у H2O — Ag2SO4, Ag2CO3 i iншi.
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Сполуки Cu, Ag, Au (+1)

Для E(I) аквокомплекси малостiйкi, а кристалогiдрати не
характернi.

Проте, для Cu+ i Ag+ стабiльними є амiнокомплекси типу
[E(NH3)2]

+ . Тому бiльшiсть сполук Cu(I) та Ag(I) доволi
легко розчиняються у присутностi NH3:
CuCl+ 2 NH3 = [Cu(NH3)2]Cl pKн = 3.2

Ag2O+ 4 NH3 + H2O = 2 [ Ag(NH3)2]OH pKн = 7.0
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Сполуки Cu, Ag, Au (+1)
Гiдроксиди i оксиди

Гiдроксиди типу[E(NH3)2]OH значно стiйкiшi, чим EOH, а
за силою наближуються до лугiв. Це пояснюється зменше-
нням поляризуючої дiї катiона E+ на iони OH – за рахунок
екранування молекулами NH3 заряду E+ .

Гiдроксиди EOH нестiйкi. При намаганнi одержати їх за
обмiнними реакцiями видiляються нерозчиннi оксиди Cu2O
(червоний), Ag2O (темно коричньовий).
2 AgNO3 + 2 NaOH = 2 NaNO3 + Ag2O+ H2O

Бiнарнi сполуки E(I) амфотернi i проявляють кислотний
характер при взаємодiї з вiдповiдними основними сполу-
ками. При цьому утворюються купрати (I), аргентати (I),
аурати (I). Наприклад,
E2O+ 2 NaOH+ H2O = 2 Na[E(OH)2]
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Сполуки Cu, Ag, Au (+1)
Галогенiди, сульфiди

Нерозчиннi у водi EHal досить легко розчиняються у мi-
цних розчинах галогеноводневих кислот, або основних га-
логенiдiв.
CuCl+ KCl = K[CuCl2]
AgI+ KI = K[AgI2]

ECN+ HCN = H[E(CN)2]

E2S+ 3 K2S = 2 K3[ES2]

E2S+ 5 K2S = 2 K5[ES3]

Серед реакцiй подiбного типу велике значення має розчи-
нення галогенiдiв Ag(I) у розчинi Na2S2O3. Нерозкладений
пiд дiєю свiтла AgBr зв‘язується в мiцний комплекс
AgBr+ 2 Na2S2O3 = Na3[Ag(S2O3)2]+NaBr закрiплення
фотоматерiалiв.
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Сполуки Cu, Ag, Au (+1)

Серед комплексiв E(I) найбiльш стiйкими є цiанiднi:

Cu(CN) –
2 Ag(CN) –

2 Au(CN) –
2 CuCl –

2 CuBr –
2 CuI –

2

Kстiйк. 1016 1.25 · 1023 2 · 1040 3.4 · 107 6.3 · 109 7.1 · 1010

Пiдвищення стабiльностi комплексiв можна пояснити по-

силенням π− дативної взаємодiї E CN .

Аналогiчним чином, можна пояснити пiдвищення стабiль-
ностi галогенокомплексiв Cu(I) та зниження розчинностi
галогенiдiв у ряду EF — ECl — EBr — EI.

Бiльшiсть сполук Cu(I) та Au(I) легко окиснюється навiть
молекулярним киснем повiтря, перетворюючись при цьому
в стiйкi сполуки Cu(II) та Au(III):
4 CuCl+O2 + 4 HCl = 4 CuCl2 + 2 H2O
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Сполуки Cu, Ag, Au (+1)

Для сполук Cu+ та Au+ характернi реакцiї диспропорцiо-
нування:
2 CuCl = Cu 0 + CuCl2
3 AuCl+ KCl = K[AuCl4]+ 2 Au 0

Значна частина сполук E(I) при незначному нагрiваннi та
при дiї свiтла легко розкладається. Тому для зберiгання та-
ких сполук використовують склянки iз темного скла. Свi-
тлочутливiсть AgHal використовується для виготовлення
свiтлочутливих емульсiй.

Серед сполук E(I) важливе значення мають: AgNO3 — як
хiмiчний реактив, Cu2O — для забарвлення скла, емалей,
в напiвпровiдниковiй технiцi, AgCl(Br) — в фотографiї.
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Сполуки Cu, Ag, Au (+2)
Кристалогiдратнi та катiоннi комплекси

Сполуки Cu, Ag, Au (+2): (+2) характерний лише для мiдi,
максимальне КЧ = 6, що вiдповiдає октаедричнiй будовi.
Електронна конфiгурацiя d9.

Частiше за все зустрiчаються комплекснi сполуки з КЧ =
4.

Для мiдi в цьому ступенi окиснення характернi як катiоннi
так i анiоннi комплекси. Серед катiонних — голубi аквоком-
плекси [Cu(H2O)6]

2+ .
Вони утворюються при взаємодiї CuO, Cu(OH)2 з кисло-
тами та при розчиненнi солей мiдi(II) у водi.

При кристалiзацiї солей мiдi iз водних розчинiв (пiдкисле-
них) утворюються кристалогiдрати зi змiнною кiлькiстю
води Cu(NO3)2 · 6 H2O, CuSO4 · 5 H2O.
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Сполуки Cu, Ag, Au (+2)
Кристалогiдратнi та катiоннi комплекси

В CuSO4 · 5 H2O бiля Cu 2+ координовано 4 H2O в площинi
та двi SO 2 –

4 — групи уздовж осi перпендикулярної до цiєї
площини.
П‘ята молекула H2O виконує роль мiстка, що об‘єднує H—
зв‘язками молекули H2O в площинi та SO 2 –

4 — групу.
Зустрiчаються також кристалогiдрати Cu 2+ , якi мають зе-
лене та темно–коричневе забарвлення. В цих випадках роль
лiгандiв, крiм молекул води, виконують ще i анiони.
Так у випадку зеленого CuCl2 · 2 H2O атоми мiдi оточенi
двома молекулами H2O та чотирма iонами Cl –

Cu

Cl

Cu

Cl

Cl

Cl

Cu

Cl

Cl

Cu

H2O

H2O

H2O

H2O

H2O

H2O

H2O

H2O
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Сполуки Cu, Ag, Au (+2)
Кристалогiдратнi та катiоннi комплекси

При добавляннi води CuCl2 · 2 H2O змiнює забарвлення на
голубе:
CuCl2 · 2 H2O+ 4 H2O = [Cu(H2O)6]Cl2
Гiдролiз солей Cu(II) нерiдко супроводиться утворенням
малорозчинних у водi основних солей Cu(NO3)2 · 3 Cu(OH)2,
CuSO4 · 2 Cu(OH)2, CuCl2 · 3 Cu(OH)2.

Цi сполуки можна розглядати як похiднi олових катiонних
комплексiв, якi є полiмерними речовинами. Бiльшiсть iз
них зустрiчається в природi у виглядi мiнералiв.

Серед iнших катiонних комплексiв вiдомi: [Cu(NH3)4(H2O)2]
2+ ,

хелатний [Cu en2(H2O)2]
2+

Cu(OH)2 ↓ + 4 NH3 + 2 H2O −−−⇀↽−−− [Cu(NH3)4(H2O)2](OH)2
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Сполуки Cu, Ag, Au (+2)
Кристалогiдратнi та катiоннi комплекси

Замiна H2O на молекули NH3 а останнього на молекули en
приводить до появи бiльш iнтенсивного забарвлення.

Взагалi сполуки Cu(II) стiйкiшi сполук Cu(I):

Cu(OH)2
t◦
== CuO+ H2O 2 CuF2

950◦

==== 2 CuF+ F2

2 CuCl2
500◦

==== 2 CuCl+ Cl2, але 2 CuI2
зв.t◦
==== 2 CuI+ I2

Отже, при намаганнi одержати CuI2 за обмiнною реакцiєю
протiкає окисно–вiдновна реакцiя:
2 Cu 2+ + 4 I – = 2 CuI+ I2
Аналогiчним чином нестiйкими є Cu(CN)2 та Cu(CNS)2:
2 CuSO

4 (р)
+ 4 KCN = 2 CuCN+ (CN)2 + 2 K2SO4
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Сполуки Cu, Ag, Au (+2)
Купрати (+2)

Для Cu 2+ характернi анiоннi комплекснi сполуки — купра-
ти:
Cu(OH)2 + 2KOH

t◦
==K2[Cu(OH)4]

синiй колiр

Деякi iз купратiв видiленi у вiльному станi. У водних розчи-
нах гiдроксокупрати розкладаються, що свiдчить про слаб-
кiсть кислотних властивостей.

При надлишку основних галогенiдiв утворюються галоге-
нокупрати (II) M[CuHal3], M2[CuHal4].

На вiдмiну вiд Cu(CN)2 в розчинах стiйкi i добре розчиннi
Cu(CN) 2 –

4 . Одержано: K2[Cu(SO4)2] · 6 H2O, K2[Cu(CO3)2].
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Сполуки Cu, Ag, Au (+2)

2Cu + O2 = 2CuO, 2AgO
чор. колiр

108◦

==== 2Ag + O2

Сполуки Au(II): AuO, AuCl2. Вiдносно стiйкi AgF2, AgF –
3 ,

AgF 2 –
4 .

Технiчно та практично важливий CuSO4 · 5 H2O, застосо-
вують для добування Cu, для боротьби зi шкiдниками сiль-
ськогосподарських рослин, для одержання мiнеральних фарб.
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Сполуки Cu, Ag, Au (+3)
Галогенiди, оксиди, гiдроксиди

Сполуки елементiв групи Cu (+3): Найбiльш характерний
ступiнь окиснення (+3) для Au d8 5d6s6p2, dsp2− гiбри-
дизацiя, плоский квадрат.

Серед бiнарних сполук Au(III):
Au2O3 AuF3 AuCl3 AuBr3 Au2S3 Au(OH)3

∆G0f ,
кдж
моль +78.7 −297.1 −48.5 −18.3 − −29.0

У водi розчиняються AuCl3 та AuBr3, якi складаються iз
плоских дiмерних молекул:

Au

Cl

Au

Cl

Cl

Cl

Cl

Cl

2 Au
(пор)

+ 3 Cl2
200◦C
===== 2 AuCl3
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Сполуки Cu, Ag, Au (+3)
Гiдроксо– та оксоаурати (+3)

Галогенiди, оксид, гiдроксид золота (III) — амфотернi спо-
луки з перевагою кислотних властивостей: Au(OH)3 легко
розчиняється в лугах, утворюючи гiдроксоаурати (III)

NaOH + Au(OH)3 = Na[Au(OH)4]

Au(OH)3 −−−⇀↽−−− Au
3+ + 3OH−

H3AuO3 −−−⇀↽−−− 3H
+ + AuO 3−3

H3AuO3
ортогiдроксид

−−−⇀↽−−− H2O+ HAuO2
метагiдроксид

HAuO2 −−−⇀↽−−− H
+ + AuO−2

AuOOH
HAuO

2

−−−⇀↽−−− AuO
+ +OH−
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Сполуки Cu, Ag, Au (+3)
Гiдроксо– та оксоаурати (+3)

HAuO2 — метазолота або золота кислота. Її солi KAuO2 · 3 H2O
— аурати. HAuO2 — сильний окисник.

Навiть розчинення Au(OH)3 в кислотах вiдбувається за ра-
хунок утворення анiонних комплексних сполук:
Au(OH)3

черв.-бурий колiр

+ 4HNO3 = H[Au(NO3)4] + 3H2O

У вiльному станi видiленi H[Au(NO3)4] та H[Au(CN)4].

При дiї солей лужних металiв утворюються
нiтрато— M[Au(NO3)4], сульфато— M[Au(SO4)2], цiано—
M[Au(CN)4], сульфiдо— M[AuS2] i iншi аурати.
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Сполуки Cu, Ag, Au (+3)
Галогеноаурати

Галогеноаурати: кислотний характер галогенiдiв Au(III) про-
являється у їх виключнiй схильностi утворювати галогено-
аурати (III) MAuHal4 Kстiйк.(AuCl4) = 2 · 10

23.

Бiльшiсть галогеноауратiв розчинна у водi та органiчних
розчинниках.

AuCl3+HCl = H[AuCl4] золотохлороводнева кислота лимонно–
жовтого кольору

Na[AuCl4] · 2 H2O — золота сiль. Якiсна реакцiя на Cs+ :
Cs+ + AuCl−4 =Cs[AuCl4] ↓

жовтий колiр
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Сполуки Cu, Ag, Au (+3)
Галогеноаурати

Особлива схильнiсть Au 3+ до утворення анiонних компле-
ксiв проявляється i при гiдролiзi його тригалiдiв
AuCl3 +H2O = H[Au(OH)Cl3]

AuCl3 +H2O = H2[AuOCl3]— трихлороксозолота кислота,
акво кислота
2Ag+ +H2[AuOCl3] =Ag2[AuOCl3] ↓ + 2H

+

жовтий колiр

, а не AgCl ↓

Це вказує на велику стiйкiсть iона [AuOCl3]
2 – .
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Сполуки Cu, Ag, Au (+3)

Для Cu(III) та Ag(III) вiдомi фторопохiднi: синiй K3[CuF6]
та жовтий K[AgF4], а також E2O3 i EF3.

При окисненнi у лужному середовищi Cu(OH)2 утворюю-
ться гiдроксо– i оксокупрати (III) типу KCuO2 або K[Cu(OH)4]
2 Cu(OH)2 +NaClO+ 2 NaOH = 2 NaCuO2 +NaCl+ 3 H2O

K7[Cu(IO6)2], Na9[Cu(TeO6)2]

Окиснювально–вiдновнi властивостi сполук елементiв гру-
пи Cu: Простi речовини за виключенням Cu погано оки-
снюються слабкими окисниками. Серед однозарядних со-
лей найлегше окиснюються сполуки Cu+ .
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Сполуки Cu, Ag, Au (+3)

Сполуки двохзарядних металiв — сильнi окисники:
2 Cu 2+ + 4 I – = 2 CuI+ I2
Сполуки Cu(III) та Au(III) — сильнi окисники.

Характер змiни властивостей iдiв — атiв, катiонних та анiон-
них комплексiв. Наприклад,
M2O
осн.

— MO
амф.

— M2O3
кислотнi

З ростом ступеню окиснення зростає кислотний характер

M(OH)3 — MOH — збiльшується основний характер.

Кислотний характер iдiв зi зростанням ступеню окиснення
посилюється.

Розчиннi у водi похiднi Cu, Ag, Au — отруйнi.
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Сполуки Au (+5, +7)

Сполуки золота (+5)
2Au + 5KrF2 = 2AuF5

червоно-
коричневий

колiр

+ 5Kr

AuF5 — кислотний фторид: NaF+ AuF5 = Na[AuF6]

Сполуки Au(V) — сильнi окисники:
AuF5 + XeF2 = XeF4 + AuF3

+2

XeF[AuF6],
+6

XeF5[AuF6]

AuF5 має лiнiйну структуру−AuF4−F−AuF4−F, в якiй окта-
едри AuF4 об‘єднуються один з одним через атом F, подi-
бно до SbF5.

Сполуки Au(+7): AuF7 — дуже нестiйкий.
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