Kovy, fyzikálne a chemické vlastnosti s-prvkov
Ako prvky s označujeme prvky I. A a II. A skupiny, t.j. prvky umiestnené v periodickej sústave prvkov úplne naľavo.

I. A skupina – alkalické kovy – ns1 - Li, Na, K, Ru, Cs, Fr majú po jednom valenčnom elektróne

II. A skupina – kovy alkalických zemín - ns2 – Be, Mg, Ca, Sr, Ba, Ra majú po dvoch valenčných elektrónoch

Všeobecné vlastnosti kovov
 neprehľadné

 lesklé, sivasto – sivomodrá farba

 tuhé pri normálnej T ( Hg ! )

3 základné tvary kryštalickej mriežky
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Chemické vlastnosti
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S - prvky

s1 ( 1. stĺpec) : Li, Na | K,Rb, Cs | Fr

s2 ( 2. stĺpec) : Be, Mg | Ca, Sr, Ba | Ra

diagonálna podobnosť:
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     Al
Pr.:

6 Li (s) + N2 (g) = 2 LiN3 (s)

3 Mg (s) + N2 (g) = Mg3N2 (s)

(žiadny iný kov z alkalických zemín nereaguje s dusíkom iba Mg)
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I. A – alkalické kovy: ns1
Výskyt:

-v prírode nikdy nie voľné, len vo forme zlúčenín; Na, K známe od staroveku (rastliny – životne dôležité)

Li (1817) – zo silikátového minerálu petalit

litos (gr.) – kameň

Rb (1861), Cs (1860) – v minerálnych vodách

spektroskopia (Bunsen – Kirchhoff)

rubidus (tmavo červený)

caesius (nebesky modrý)

Fr (1939 – Marguerite Perey – France)
V prírode:

Li – lepidolit: Li3Al(SiO2)3 

Na – siedmy najrozšírenejší prvok (piaty kov)

NaCl; čílsky liadok – NaNO3

borax - Na2B4O7 . 10 H2O

K - silvín – KCl; karnalit – KCl.MgCl2.6 H2O

Rb – nemá vlastné minerály, prímes v rudách Cs a K,

morská voda (Mŕtve more) a minerálne vody

Cs –
Fr – rádioaktívny prvok
Vlastnosti alkalických kovov:

_ striebristý kov

_ TTOPENIA 181°C (Li) - 28°C (Cs)

_ hustota (Li,Na,K)<1 g/mL – plávajú na vode

_ mäkké, krájateľné

_ slabá kovová väzba :

- relatívne veľký atómový polomer

- len 1 valenčný e-

- TTOPENIA klesajú
Farbia plameň: Li – červeno, Na – žlto, K - ružovofialovo
Chemické vlastnosti

• veľmi reaktívne, silné redukovadlá

• nízka elektronegativita

• tvorba iónov

• prudká reakcia s vodou

2 Na + 2 H2O = 2 NaOH + H2 pozor !

• s kyslíkom horia:

Li2O (oxid) – Na2O2 (peroxid) –

KO2 (superoxid)

• zlúčeniny iónové – vzájomná podobnosť (chloridy – uhličitany – hydrogénuhličitany -

dusičnany – sírany – sulfidy)

Výroba:

elektrolýzou roztavených solí

Použitie:
Na
Na2O2 – bielidlo, silné oxidovadlo (s práškovým Al a s aktívnym C – exploduje !)
Na2O2 + CO = Na2CO3
Na2O2 + CO2 = Na2CO3 + ½ O2 ponorky, dýchacie prístroje
podobne Li2O2 v kozmických lodiach

NaOH – náhrada Na2CO3 (bezvodá sóda)

• výroba papiera

• výroba mydla, detergentov

• sklársky priemysel
Na2SO4 . 10 H2O – Glauberova soľ – v sklárstve

NaCN – rozpustný, jedovatý
Li
zdroj vodíka: s H2O = H2 (nafukovanie záchranných člnov) -používa sa ako pevná zásoba vodíka. Z 1 kg hydridu sa vyrobí 2800 litrov vodíka.  
- alkalické akumulátory: NaOH + LiOH

- Li sklá - V keramike sa zlúčeniny lítia používajú do glazúr a emailov, v sklárstve na výrobu opálových skiel a filtrov, ktoré prepúšťajú ultrafialové žiarenie. 
- jadrová energetika – zdroj tricia
- veľké množstvo lítia sa spotrebuje na výrobu liečiv, pretože lítne soli kyseliny močovej sú dobre rozpustné.  
Stopy lítnych solí v popole cigariet pôsobia ako katalyzátor. Napríklad cukor posypaný popolom cigarety zbĺkne od zápalky a horí.  

K

K2CO3 – potaš – v sklárskom priem., hnojivo
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Prvky s2
V zlúčeninách vystupujú s oxidačným číslom + II, pretože do väzby poskytujú dva elektróny. Väčšina zlúčení kovov alkalických zemín je nerozpustná vo vode. Kovy alkalických zemín tvoria rôzne horniny a minerály napríklad CaCO3 - vápenec, ktorý vytvára pohoria. Mramor je kryštalická forma vápenca, je leštiteľný a využíva sa v stavebnom priemysle.

Rovnako ako alkalické kovy farbia plameň:

Mg - oslnivá

Ca - tehlovočervená

Sr - karmínovočervená

Ba - zelená
Oxidy - biele látky, ktoré majú vysokú teplotu topenia, reagujú s vodou za vzniku hydroxidov.

CaO - oxid vápenatý (pálené vápno) sa vyrába tepelným rozkladom ( pri teplote asi 900 až 1000 °C) CaCO3 vo vápenkách. 

CaCO3 → CaO + CO2
CaO - používa sa hlavne v sklárskom priemysle, metalurgii, alebo ako hnojivo a tiež v stavebnom priemysle. Pri reakcii s vodou sa uvoľňuje teplo a vzniká hydroxid vápenatý Ca(OH)2 ( hasené vápno)

CaO + H2O → Ca(OH)2
Hasené vápno sa používa pri príprave malty v stavebníctve. Malta na vzduchu tvrdne. Podstatou toho tvrdnutia je , že hydroxid vápenatý viaže CO2 - oxid uhličitý so vzduchu. Toto prebieha za vzniku CaCO3 a prítomná voda sa vyparí
Uhličitany - sú vo vode nerozpustné, tuhé.

CaCO3 - uhličitan vápenatý.

MgCO3 - uhličitan horečnatý (magnezit)

Ca(OH)2 + CO2 → CaCO3 + H2O

Ca(HCO3)2 - hydrogén uhličitan draselný, spôsobuje prechodnú tvrdosť vody

Sírany - vo vode nerozpustné.

CaSO4 - síran vápenatý, spôsobuje trvalú tvrdosť vody

CaSO4 . H2O - sadrovec. po jeho zahriatí sa stráca časť kryštalickej vody a vyniká sadra CaSO4.1/2 H2O - sadra sa po zmiešaní s vodou hydratuje pričom tvrdne a zväčšuje svoj objem.

Dusičnany 

Ca(NO3 ) - liadok vápenatý (dusičnan vápenatý) 

BaSO4 - baryt
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