
         

 Щелочные металлы – это элементы  1 группы главной подгруппы Перио-

дической системы химических элементов Д.И. Менделеева.  
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Т пл. 
°С 

Плотность, кг/м3 

Li 
 

180 530 ( почти в 2 раза лег-
че воды) 

Na 
 

98 970 

K 
 

64 860 

Rb 
 

40 1530 

Cs 29 
 

1880 

      

Способы получения натрия и калия.  
Натрий: 
минерал -  поваренная (ка-
менная) соль NaCl 

    Электролиз расплава хлорида  натрия с добавками 
хлорида кальция   
2NaCl (расплав)–(эл. ток)2Na + Cl2.  
 
      Электролитом обычно служит смесь NaCl  с NaF и 
КСl (что позволяет проводить процесс при 610–650°С). 

Калий: минералы  сильвин 
KCl, сильвинит NaCl · KCl 

   Пропускание паров натрия через расплав хлорида 
калия при 800°С:       
 KCl + Na = K↑ + NaCl 

Литий:  Электролиз расплава хлорида лития проводят в смеси 

с KCl или BaCl2 (эти соли служат для понижения темпе-

ратуры плавления смеси). 2LiCl = 2Li + Cl2 

Цезий нагревание смеси хлорида цезия и специально подго-
товленного кальция: 

Са + 2CsCl  2Cs + CaCl2 

  

Качественная реакция: окрашивание пламени! 
 

 

Щелочной 
металл 

Цвет пламени 

Li Карминно-красный 

Na Жѐлтый 

K Фиолетовый 

Rb Буро-красный 

Cs Фиолетово-красный 

 

 
 
 
 
 
 
 

http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%AD%D0%BB%D0%B5%D0%BA%D1%82%D1%80%D0%BE%D0%BB%D0%B8%D0%B7
http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%A5%D0%BB%D0%BE%D1%80%D0%B8%D0%B4_%D0%BA%D0%B0%D0%BB%D0%B8%D1%8F
http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%A5%D0%BB%D0%BE%D1%80%D0%B8%D0%B4_%D0%B1%D0%B0%D1%80%D0%B8%D1%8F
http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%A5%D0%BB%D0%BE%D1%80%D0%B8%D0%B4
http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%9A%D0%B0%D0%BB%D1%8C%D1%86%D0%B8%D0%B9


Химические свойства натрия и калия 
Реакция литий натрий Калий, рубидий, 

цезий. 

1. С кислородом 
(очень активно, 
окисляются на воз-
духе) 

образует оксид 
4Li + O2 = 2Li2O 

образуется  
пероксид!  
2Na + O2 = Na2O2 

образуется  
надпероксид!  
K + O2 = KO2 (так 
же Rb,Cs) 

2. С простыми веще-
ствами-
неметаллами: гало-
генами, серой, фос-
фором, водородом 
(очень активно). 

С галогенами: 2Na + Cl2 = 2NaCl (галогениды) 
С серой – сульфиды: 2K + S = K2S 
С фосфором – фосфиды: 3K + P = K3P 
С водородом – солеобразные гидриды: 2Na + H2 = 2NaH 

3. С азотом литий при комнат-
ной температуре 
образует нитрид: 
6Li + N2 = 2Li3N 

Только при очень высокой температуре. 

4. С водой Литий – спокойно, остальные – со взрывом:  
         2К + 2H2O = 2КOH + H2 

5. С кислотами Со всеми кислотами – со взрывом! 
С соляной, фосфорной и разбавленной серной  - с выделени-
ем Н2:     2HCl + 2Na  2NaCl + H2 
С азотной концентрированной: выделяется N2O. 
  8Na + 10HNO3 (конц)  N2O + 8NaNO3 + 5H2O 
С азотной разбавленной: в зависимости от разбавления либо 
азот, либо нитрат аммония (оч. разб).  

    10Na + 12HNO3 (разб) N2 +10NaNO3 + 6H2O 
С концентрированной серной: выделяется сероводород. 

   8Na + 5H2SO4 H2S + 4Na2SO4 +4H2O 

6. В расплаве (!) мо-
гут вытеснять из со-
лей менее активные 
металлы. 

3Na + AlCl3 (расплав)  3NaCl + Al 

 

Оксиды натрия и калия. 
 
Получение. Только косвенным путѐм:  
из пероксидов:     Na2O2 + 2Na = 2Na2O  
и надпероксидов:   3K + KO2 = 2K2O. 
 
 
Свойства:   основные оксиды   

1) Реагируют с водой- очень активно присое-
диняют воду, образуя ЩЕЛОЧИ 

К2O + H2O = 2КOH 
 

2) Реагируют с кислотными и амфотерны-
ми оксидами,  образуя соли 

Li2O + SO3 = Li2SO4; 
Na2O + Al2O3 = NaAlO2 

3) Реагируют с кислотами – образуя соли. Li2O + 2HCl = 2LiCl + H2О. 
 

4) Окисляются кислородом (кроме  оксида 
лития): оксид натрия  - до пероксида, калия, 
рубидия и цезия – до надпероксида. 

2Na2O + O2 = 2Na2O2; 
 

 
 
 



Гидроксиды щелочных металлов – ЩЕЛОЧИ. 
 
Получение. 
1) Электролиз водного раствора хлорида натрия и калия. 
2NaCl + 2H2O –(эл.ток) H2 + 2NaOH + Cl2. 
2) С помощью обменных реакций сульфатов с гидроксидом бария: 
Rb2SO4 + Ba(OH)2 = 2RbOH + BaSO4. 
3) Взаимодействие металлов, их оксидов, пероксидов, гидридов с водой: 

2К + 2H2O = 2КOH + H2            К2O + H2O = 2КOH 

КН + Н2О = КОН + Н2 
Свойства: 

1) Все гидроксиды проявляют свойства 
сильных оснований. В воде практи-
чески нацело диссоциируют, образуя 
щелочную среду и меняя окраску ин-
дикаторов. 

NaOH  Na+ + OH-. 
 

2) Гидроксиды всех щелочных метал-
лов плавятся без разложения, гид-
роксид лития разлагается при нагре-
вании до температуры 600°С: 

2LiOH –(t)  Li2O + H2O. 
 

3) Реагируют с кислотными и амфо-
терными оксидами, образуя соли. В 
водном растворе с амфотерными ок-
сидами образуются гидроксокомплек-
сы. 

KOH + CO2 (изб) = KHCO3; 
2NaOH(изб) + CO2 = Na2CO3 + H2O; 
2KOH + 2NO2 = KNO3 + KNO2 + H2O. 
NaOH + Al2O3(спл) –(t) NaAlO2 + H2O 
2NaOH + BeO + H2O = Na2[Be(OH)4] 

4) Взаимодействуют с кислотами, 
вступают в реакцию нейтрализации, 
образуют с многоосновными кислота-
ми кислые и средние соли. 
 

NaOH + HCl = NaCl + H2O; 
KOH + HNO3 = KNO3 + H2O 
KOH + H2SO4 (изб) = KHSO4+ H2O; 
2NaOH(изб) + H2SO4 = Na2SO4 + 2H2O 

5) Вступают в обменные реакции с 
растворимыми солями: реакция воз-
можна, если образуется осадок, газ 
или вода. 

2NaOH + CuCl2 = Cu(OH)2+ 2NaCl. 
 

6) Взаимодействуют с амфотерными 
металлами (кроме хрома и железа): 
 

2KOH + Zn(сплавление) –(t)  K2ZnO2 + H2; 
2NaOH + Be + 2H2O = Na2[Be(OH)4]+ H2; 

7) Реагируют с амфотерными гид-
роксидами, образуя гидроксокомплек-
сы в водном растворе. 
 

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

8) Реагируют с неметаллами, кроме 
O2, N2, C, инертных газов. 

1) 2NaOH + Si + H2O = Na2SiO3 + 2H2 
2) 4NaOH + 2F2 = 4NaF + O2 (OF2)+ 2H2O 
3) С серой и остальными галогенами – идет 
реакция диспропорционирования: 
 6NaOH + 3S = 2Na2S + Na2SO3 + 3H2O 

6NaOH + 3Cl2 –t˚ 5NaCl + NaClO3 + 3H2O 

9) В расплаве подвергаются элек-
тролизу 

NaOH(расплав)-( эл.ток)Na      +  O2 + H2O 
                                          Катод          Анод 

 

 

 
 
 
 



Элементы  2 группы главной подгруппы Периодической системы 
химических элементов Д.И. Менделеева.  
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Т пл. 
°С 

Плот-
ность, 
кг/м3 

Ве 
 

1287  
 

1850 

Mg 
 

650 1740  
 

Ca 
 

842  
 

1540  
 

Sr 
 

768  
 

2630  
 

Ba 727 
 

3760 

    

  Способы получения  магния и кальция.  
Магний: 
минерал доломит CaCO3 · 
MgCO3, магнезит MgCO3 

Магний получают электролизом расплавленного 
карналлита или хлорида магния с добавками хло-
рида натрия при 720–750°С: MgCl2–(эл.ток)  Mg + Cl2 
или восстановлением прокаленного доломита в элек-
тропечах при 1200–1300°С:    
 2(CaO · MgO) + Si = 2Mg + Ca2SiO4. 

Кальций: минералы  доло-
мит  CaCO3·MgCO3, кальцит 
CaCO3, гипс CaSO4 · 2H2O  

Кальций получают электролизом расплавленного 
хлорида кальция с добавками фторида кальция: 
CaCl2 –(эл.ток) Ca + Cl2 

Барий: минералы: 
 барит (BaSO4) 
и витерит (BaCO3) 

Барий получают из оксида восстановлени-
ем алюминием в вакууме при 1200 °C:  
4BaO+ 2Al = 3Ba + Ba(AlO2)2 

 

Летучие соединения щелочноземельных металлов окрашивают пламя в характерные 
цвета: Са – в оранжево–красный,  Sr (и Ra)–в карминово–красный,  
Ва – в желтовато–зеленый.  
 

Свойства простых веществ: 
1) Реагируют с  неметаллами: 
Бериллий сгорает на воздухе при темпера-
туре около 900°С, магний  – при 650°С, ще-
лочно-земельные металлы – около 500°С, в 
результате образуются оксиды и нитриды: 

Все металлы при нагревании реаги-
руют с галогенами, серой и фосфо-
ром: 2Mg + O2 = 2MgO,  
3Ca + N2 = Ca3N2.       Be + Cl2 = BeCl2, 
Mg + S = MgS,    3Ca + 2P = Ca3P2. 

Бериллий с водородом не взаимодейству-
ет, магний реагирует лишь при повышенном 
давлении. 

Sr + H2 = SrH2 (так же Са, Ва, Mg) 
 

При нагревании металлы реагируют с уг-
леродом: 

2Be + C = Be2C  
Mе + 2C = MеC2 (Mе – Ca, Sr, Ba)  

2) Взаимодействуют с водой: (кроме бе-
риллия); кальций, стронций и барий – при 
комнатной температуре, магний – при кипя-
чении. Образуются гидроксиды. 

Mg + 2H2O –t Mg(OH)2 + H2 
Ca + 2H2O = Ca(OH)2 + H2. 

3) Взаимодействуют с кислотами  
 

Mg + 2HCl = MgCl2 + H2; 
4Ca+10HNO3(конц.)=4Ca(NO3)2+N2O+5H2O 

4) Восстанавливают менее активные ме-
таллы ( а также кремний и бор) из их ок-
сидов и некоторых солей: 

2Mg + ZrO2–(t)  Zr + 2MgO; 
2Ca + SiO2 –(t)  Si + 2CaO 
Mg + CuCl2–(t)  MgCl2 + Cu 

5) Особенность магния: горит в углеки-
слом газе. 

Mg + CO2–(t) MgO + C ( сажа) 

http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%91%D0%B0%D1%80%D0%B8%D1%82
http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%92%D0%B8%D1%82%D0%B5%D1%80%D0%B8%D1%82
http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%90%D0%BB%D1%8E%D0%BC%D0%B8%D0%BD%D0%B8%D0%B9


 

Оксиды и гидроксиды магния и кальция. 
 

Получение: 

Оксиды Гидроксиды 

А) из простых веществ: 
2Ca + O2 = 2CaO;  
2Mg + O2 = 2MgO; 
Б) при термическом разложении 
гидроксида и солей некоторых ки-
слородсодержащих кислот: 
2Ca(NO3)2 = 2CaO + 4NO2 + O2 
MgCO3 –(t)  MgO + CO2. 
СаСО3  –(t)  СаО + СО2 

Са(ОН)2 
1) растворение кальция и оксида кальция в воде:    
          Ca + 2H2O = Ca(OH)2 + H2 
           СаO + H2O = Са(OH)2  
2) при взаимодействии солей кальция со щелоча-
ми: Ca(NO3)2 + 2NaOH = Ca(OH)2 + 2NaNO3. 
Mg(OH)2 
 1) растворение магния и оксида магния в воде 
(при кипячении):Mg + 2H2O –t Mg(OH)2 + H2 
                             MgO + H2O –(t) Mg(OH)2 
2) взаимодействие солей магния со щелочами:          
             MgSO4 + 2NaOH = Mg(OH)2 + Na2SO4. 

 
Свойства оксидов и гидроксидов магния и кальция 

Оксид магния – основный оксид 

 реагирует с водой: 

 поглощает углекислый газ: 

 растворяется в кислотах: 

MgO + H2O –(t) Mg(OH)2; 
MgO + CO2 = MgCO3; 
MgO + H2SO4 = MgSO4 +H2O. 

Гидроксид магния Mg(OH)2 – основание средней силы 

 В воде растворяется незначитель-
но. 

 При нагревании разлагается. 

 Реагирует с кислотами, с оксидами 
неметаллов, участвует в реакциях 
обмена: 

Mg(OH)2–(t) MgO + H2O. 
Mg(OH)2 + 2HCl = MgCl2 + 2H2O; 
Mg(OH)2 + 2CO2 = MgCO3 + H2O; 
3Mg(OH)2 + 2FeCl3 = 2Fe(OH)3 + 3MgCl2; 
Mg(OH)2+2NH4Cl =MgCl2+2NH3+2H2O 

Оксид кальция – основный оксид (негашеная известь) 

 энергично реагирует с водой, выде-
ляя большое количество тепла: 

 реагирует с оксидами неметаллов: 

 растворяется в кислотах: 

СаO + H2O = Са(OH)2  
СаO + SO2 = CaSO3; 
 
CaO + 2HCl = CaCl2 +H2O 

Гидроксид кальция – сильное основание (гашеная известь) 

 При нагревании до 580°С разлага-
ется: 

 В воде мало растворим, является 
сильным основанием.  

 Реагирует с кислотами;  

 с оксидами неметаллов;  

 участвует в реакциях обмена. 

Са(OH)2 –(t)  СаO + H2O. 
Ca(OH)2 + 2HCl = CaCl2 + 2H2O; 
Ca(OH)2 + 2CO2 = Ca(HCO3)2; 
Ca(OH)2 + CO2 = CaCO3 + H2O; 
3Ca(OH)2 + 2FeCl3 = 2Fe(OH)3 + 3CaCl2; 

 
 
Свойства солей кальция. Известняк.  
1) Разлагается при температуре  1200оС на углекислый газ и известь (оксид кальция). 

СаСО3 –(1200˚)  СаО + СО2 
2) Превращается в растворимый в воде гидрокарбонат при действии углекислого газа 
и воды:   СаСО3 + СО2 + Н2О Ca(HCO3)2 
3) Углекислый газ из известняка вытесняется более сильными кислотами или нелету-
чими кислотными оксидами, оксидами амфотерных металлов при сплавлении: 
  СаСО3 + SiO2 –(t)   CaSiO3 + CO2 
  CaCO3 + Al2O3 (спл) –(t) Ca(AlO2)2 + CO2 

 

 



Жесткость воды и способы еѐ устранения. 
Временная Постоянная 

Вызывается наличием катионов кальция 
и магния и гидрокарбонат-анионов. 
Mg(HCO3)2, Ca(HCO3)2. 

Вызывается наличием катионов кальция и 
магния и сульфат и хлорид-ионов. 
MgCl2, CaCl2, CaSO4, MgSO4 

Для удаления используют кипячение, 
добавление извести: 
Ca(HCO3)2–(t) СаСО3 + СО2 + Н2О  
Са(ОН)2 + Ca(HCO3)2 2СаСО3 + 2Н2О   

Для удаления используют ионный обмен, 
добавление соды: 
СаСl2 + Na2CO3  CaCO3 + 2NaCl 
 

 
Особенности химии бериллия 

Металл Ве – амфотерный. 
Реагирует с кислотами и 
концентрированными щело-
чами, выделяя водород.  

Be + 2HCl = BeCl2 + H2; 
Be + 2NaOH(конц) + 2H2O –(t)   Na2[Be(OH)4] + Н2 
                     тетрагидроксобериллат натрия   

Оксид ВеО – амфотерный. 
Реагирует с кислотами и 
щелочами. 

BeO + 2HCl = BeCl2 + H2O; 
BeO  + 2NaOH + H2O = Na2[Be(OH)4] (в растворе); 
BeO + 2NaOH –(t)  Na2BeO2 + H2O (в расплаве); 
                          бериллат натрия 

Гидроксид  Ве(ОН)2 – ам-
фотерный. Реагирует с ки-
слотами и щелочами. 

Be(OH)2 + 2HCl = BeCl2 + 2H2O; 
Be(OH)2 + 2NaOH = Na2[Be(OH)4] 
Be(OH)2 + 2NaOH –(t)  Na2BeO2 + Н2О (в расплаве).                                                  

Соли бериллия – гидроли-
зуются по катиону. 

BeCl2 + H2O ⇄ BeOHCl + HCl. 

 
 



АЛЮМИНИЙ. 
р-элемент,  
амфотерный металл. 
 Степень окисления: 
   +3 

Электронная конфигурация внешнего слоя 3s23p1 

 
По распространенности 
занимает третье место, 
после О и Si , содержание 
в земной коре  8,3 мас.%. 

Природное соединение: 
    корунд Al2O3 

Физические свойства: 
t пл. 660°С,  
 t кип 1450°С,  
плотность 2,7 г/см3. 

 

Химические свойства алюминия 
На воздухе поверхность металла покрыта прочной пленкой оксида, защищающей ме-
талл от окисления. 
1) Взаимодействие с неметаллами – 
кислородом, серой, галогенами, азо-
том и фосфором.  
С водородом не взаимодействует. 

4Al + 3O2 –(t)  2Al2O3 
2Al + 3S  –(t)  Al2S3 
4Al + 3C  –(t)  Al4C3 

Al + N2 –(1000˚) AlN 
2Al + 3Cl2 –(t)  2AlCl3 

2) Взаимодействие с водой: в обычных 
условиях алюминий с водой не реаги-
рует из-за оксидной пленки.  
Очищенный от оксидной пленки алюми-
ний (например, амальгамированный) 
энергично взаимодействует с водой. 

 Al + H2O не реагирует (оксидная плен-
ка) 
 
2Al(амальгама)+6H2O = 2Al(OH)3+ 3H2 

3) Взаимодействие с кислотами: с кон-
центрированными серной и азотной ки-
слотами не реагирует, происходит пас-
сивация, образование плотной оксид-
ной плѐнки. 

2Al + 6HCl = 2AlCl3 + 3H2 
2Al + 3H2SO4(разб) = Al2(SO4)3 + 3H2 
10Al+ 36HNO3(разб)=10Al(NO3)3+3N2+18H2O  
2Al + 6H2SO4 (конц) –(t) Al2(SO4)3 + 
3SO2 + 6H2O 

4) Взаимодействие со щелочами: алю-
миний – амфотерный металл, он легко 
реагирует со щелочами 

2Al +2NaOH+6H2O=2Na[Al(OH)4] + 3H2 
 
2Al + KOH –(t)  2K3AlO3 + 3H2 

5) Восстанавливает менее активные 
металлы из оксидов. 

2Al + Cr2O3 –(t)  2Cr + Al2O3 

 

Получение алюминия 
     Металлический алюминий получают электролизом расплава Al2O3 в расплавлен-
ном криолите Na3AlF6 при 960–970°С. Криолит добавляется для понижения темпера-
туры расплава. Электролиз Al2O3 можно представить следующей схемой: 
                                              Al2O3 –(t)  Al3+ + AlO3

3- 
на катоде восстанавливаются ионы Al3+:      4 Al3+ +3e   Al0, 
на аноде окисляются ионы AlO3

3-:  1 4AlO3
3- - 12e  2Al2O3 + 3O2 

       Суммарное уравнение процесса:              2Al2O3 (расплав) –(эл.ток) 4Al + 3O2. 
 
Так как при электролизе расплава оксида алюминия используются графитовые элек-
троды, они окисляются и вместо  кислорода выделяются оксиды углерода – СО и СО2! 
 

Оксид алюминия  Al2O3 – амфотерный оксид, химически малоактивен, благода-

ря своей прочной кристаллической решетке.  
 
Получение: разложение гидроксида:       2Al(OH)3 –(t) Al2O3 + 3H2O; 
                      разложение нитрата:            4Al(NO3)3–(t)  2Al2O3 + 12NO2 + 3O2 
                      окисление металла:              4Al + 3O2 –(t)  2Al2O3 
 
 
 



Свойства: 

Реагирует с кислотами и ки-
слотными оксидами сильных ки-
слот 

Al2O3 + 6HCl = 2AlCl3 + 3H2O; 
Al2O3 + 3SO3 = Al2(SO4)3 (основные свойства) 

Взаимодействует со щелочами 
и карбонатами щелочных ме-
таллов при сплавлении с обра-
зованием алюминатов: 

 (кислотные свойства) 
Al2O3 + 2KOH –t 2KAlO2 + H2O; 
Al2O3 + Na2CO3 –t 2NaAlO2 + CO2. 

Растворяется в водном растворе 
щелочи. 

Al2O3 + 2NaOH + 3H2O = 2 Na[Al(OH)4]. 

 

Гидроксид алюминия.  
 
Получение: 
1) Действие водного раствора аммиака на растворы солей алюминия: 
AlCl3 + 3NH3 + 3H2O = Al(OH)3 + 3NH4Cl; 
2) Пропускание углекислого газа, сернистого газа или сероводорода через щелочной 
раствор тетрагидроксоалюмината натрия:    
2Na[Al(OH)4]+ СО2 = 2Al(OH)3 + NaНCO3 + H2O 
3) Взаимодействие солей с недостатком щелочи: 

     AlCl3 + 3KOH(недост) = Al(OH)3 ↓+ 3KCl 

 
Свойства:Типичное амфотерное соединение, свежеполученный гидроксид растворя-
ется в кислотах и щелочах 

Реагирует с кислотами, обра-
зуя соли. 

2Al(OH)3 + 6HCl = 2AlCl3 + 6H2O 

Реагирует  со щелочами – в 
растворе и в расплаве. 

Al(OH)3 + NaOH + 2H2O = Na[Al(OH)4]. 
Al(OH)3 + NaOH –(t)  NaAlO2  + 2H2O  

Разлагается при нагревании. 2Al(OH)3 –(t) Al2O3 + 3H2O 

 
 

Соли алюминия. 
1) Растворимые соли алюминия в водном растворе подвергаются гидролизу по катиону: 

        AlCl3 + H2O ⇆ Al(OH)Cl2 + HCl 
        Al3+ + H2O ⇆ AlOH2+ + H+ 
 
2) Сульфид: можно получить только из простых веществ:  
                             2Al + 3S –(t)  Al2S3 
                      Водой полностью гидролизуется:   
                        Al2S3 + 6H2O = 2Al(OH)3 + 3H2S 
 
3) Нитрат алюминия при нагревании разлагается:  
           4Al(NO3)3 –(t) 2Al2O3 + 12NO2 + 3O2 
            
4) Взаимный гидролиз солей алюминия с карбонатами, сульфидами и сульфитами: 
        2AlCl3 +  3Na2CO3 + 3H2O = 2Al(OH)3 + 3CO2 + 6NaCl 
        2AlCl3 + 3Na2SO3 + 3H2O = 2Al(OH)3 + 3SO2 + 6NaCl 
        2AlCl3 +  3Na2S + 6H2O = 2Al(OH)3 + 3H2S + 6NaCl 
 


