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Rozdzial 1

PODSTAWOWE POJECIA I PRAWA CHEMICZNE

1. Podstawowe pojecia chemiczne

Chemia jest nauka, ktorej przedmiotem jest materia oraz przemiany, ktorym materia
ulega. Materia jest fizycznym materiatem wszech§wiata; tym wszystkim co zajmuje
przestrzen i posiada masg. Niezaleznie od stanu skupienia (gazowego, ciektego lub stalego)
wyrdznione moga by¢ dwa podstawowe rodzaje materii - substancje czyste oraz mieszaniny
dwoch lub wigcej substancji. Mieszaniny charakteryzuja si¢ zmiennoscia sktadu i moga by¢
rozdzielane na skladniki za pomoca metod fizycznych (wykorzystujac roznice we
wlasciwos$ciach fizycznych skladnikdéw, np. temperaturach wrzenia). Substancjami czystymi
sa pierwiastki oraz zwiazki chemiczne charakteryzujace si¢ statym, niezmiennym sktadem
oraz posiadajace specyficzne wilasciwosci fizyczne oraz chemiczne. Przez pierwiastki ro-
zumie si¢ substancje najprostsze, nie dajace rozdzieli¢ si¢ na substancje prostsze na drodze
reakcji chemicznych, a zwiazki to potaczenia chemiczne dwoch lub wigcej pierwiastkow w Scisle
okreslonych stosunkach masy. Te ostatnie moga zosta¢ roztozone na pierwiastki za pomoca
reakcji chemicznych.

Poglad, ze materia nie jest ciagta, sktada si¢ z bardzo matych i niepodzielnych czastek
zwanych atomami zostal wyrazony juz przez starozytnych filozofow greckich. Jednakze
dopiero na poczatku XIX w. John Dalton (1805) podal ilosciowa interpretacje tego pogladu
tworzac podwaliny tzw. atomistycznej teorii budowy materii. Wedlug tej teorii wszelka
materia sktada si¢ z elementarnych niepodzielnych jednostek czyli atomoéw. Pierwiastek to
zbiér atoméw tego samego rodzaju, a zwiazki chemiczne powstaja wskutek taczenia si¢ ato-
mow réznych pierwiastkow w okreslonych i statych stosunkach liczbowych. Elementarnymi
jednostkami wigkszo$ci zwiazkéw chemicznych (o budowie kowalencyjnej) sa czasteczki
ztozone z atomdéw. Atom jest zbudowany z tzw. czastek elementarnych, tj. protonéw
(obdarzonych elementarnym tadunkiem dodatnim) i neutronéw (elektrycznie obojgtnych)
skupionych w jadrze atomowym oraz elektronow (posiadajacych elementarny tadunek
ujemny) znajdujacych sig¢ poza jadrem.

O przynaleznosci atomoéw do tego samego pierwiastka decyduje liczba protonow
znajdujacych si¢ w jadrze atomu. Pierwiastek definiuje si¢ jako zbidr atoméw tego samego
rodzaju, a wigc atomow posiadajacych jednakowa liczbg protondéw w jadrze. Liczba protondéw

w jadrze zwana jest liczbg atomowg (Z) lub inaczej liczbg porzadkowa.



Atomy tego samego pierwiastka moga r6zni¢ si¢ masa, jesli ich jadra zawieraja rozna
liczbe neutrondéw. Suma ilosci protondéw 1 neutronow (posiadajacych wspolna nazwe nukle-
ondéw) nosi nazwe liczby masowej (A) pierwiastka. Atomy tego samego pierwiastka, a wigc
posiadajace t¢ sama liczbg atomowa, ale rézniace si¢ masg zwane sa izotopami. Oznacza to,
ze 16znia si¢ one liczba neutrondéw w jadrze atomowym, a tym samym liczba masowa. W
zwiazku z tym, ze ponad 80% pierwiastkdw wystgpujacych w przyrodzie jest mieszaning
izotopéw, dla odréznienia jader atomoéw poszczegoélnych izotopow (tzw. nuklidéw) danego
pierwiastka wprowadzone sa odpowiednie sposoby ich oznaczania. W tym celu przed symbo-
lem pierwiastka umieszcza si¢ u gory liczbe masowa danego izotopu, w odréznieniu od liczby
porzadkowej umieszczanej na dole przed symbolem pierwiastka.

Pojedyncze atomy pierwiastka posiadaja bardzo mate wymiary oraz bardzo mala masg.
Poniewaz postugiwanie si¢ matymi, utamkowymi, liczbami wyrazajacymi bezwzgledne masy
atomow jest bardzo klopotliwe, w praktyce chemicznej wprowadzona zostata chemiczna
skala mas opierajaca si¢ 0 umowna jednostk¢ mas atomowych. Wyrazona w tej skali tzw.
wzgledna masa atomowa (w skrocie masa atomowa) jest stosunkiem masy (wyrazonej w
gramach lub innych konwencjonalnych jednostkach masy; w uktadzie SI w kg) danego atomu
do masy wzorca (wyrazonej w tych samych jednostkach) i przyjmuje wartosci wigksze od
jednosci (czesto zblizone do liczb catkowitych). Jest to wige liczba wskazujaca, ile razy masa
danego atomu jest wigksza od masy wzorca. Obowiazujaca od roku 1961 skala wzglgdnych
mas atomowych odnosi si¢ do 1/12 masy atomu wegla *C (dla ktérego przyjeto mase rowna
12,000000) uznanej za jednostk¢ masy atomowej (j.m.a.) u, zwang rowniez w chemii

zwiazkoéw wielkoczasteczkowych daltonem:
1 u=1j.m.a.(dalton) = 1/12 masy atomu *C = 1,6605 - 10** g (1)

A zatem wzgledna masg atomowa pierwiastka oblicza¢ mozna dzielac mas¢ atomu wyra-

zona w gramach (tzw. bezwzgledna mase atomowa) przez liczbe 1,6605 - 1072* g, tj. mase 1 u.

Wzgledna masa atomowa jest liczhq okreslajgcq ile razy masa danego atomu jest wieksza

od 1/12 masy atomu wegla e,

Przyklad 1. Masa jednego atomu siarki wynosi 5,32 - 10> g. Obliczy¢ wzgledna mase
atomowa siarki.

Rozwigzanie. Wzgledna masg atomowa obliczy¢ mozna dzielac bezwzgledna mase ato-
mowa przez mas¢ 1 daltona [u] (w ten sposob okresli¢ mozna ile razy masa danego atomu jest

wigksza od masy wzorca).
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-23
A, (S) = >,32-10 £ 32,04
1,6605-1072 g

W uktadzie okresowym podawane sa tzw. §rednie masy atomowe pierwiastkow (zwane
potocznie cigzarami atomowymi) przy ktorych obliczeniu uwzglednione zostaty udziaty posz-

czegblnych izotopoéw danego pierwiastka.

Podobnie jak wzgledna masg atomowa definiuje si¢ wzgledna mase czasteczkowg
zwiazku chemicznego:

Wzgledna masa czqsteczkowa jest liczhq okreslajgcq ile razy masa danej czqsteczki jest
wieksza od 1/12 masy atomu wegla ¢

Analogicznie jak wzgledna mas¢ atomowa pierwiastka, rowniez wzgledna mase
czasteczkowa zwiazku chemicznego oblicza¢ mozna dzielac masg jednej czasteczki wyrazona
w gramach (tzn. bezwzgledna masg czasteczkowa) przez liczbg 1,6605 - 107 g.

Czasteczki substancji chemicznych moga by¢ zbudowane z atomow tego samego pier-
wiastka, np. Hy, O3, P4, Sg lub z atomow réznych pierwiastkow, np. H,O, HNO3;, CH4, SOs.
Cyfry zamieszczone z prawej strony u dotu symbolu chemicznego pierwiastka (tzw. indeksy
stechiometryczne) informuja o ilosci atoméw danego pierwiastka wchodzacych w sktad cza-
steczki zwiazku chemicznego. Tak przedstawiony zapis zwiazku chemicznego nazywa si¢
sumarycznym wzorem chemicznym.

Reakcje chemiczne przebiegaja pomigdzy $cisle okreslonymi liczbami atoméw lub cza-
steczek. Ze wzgledu na wspomniane juz bardzo mate rozmiary i masy pojedynczych atomow
(a tym samym czasteczek zawierajacych na ogoét relatywnie malg liczbg atomow), efekt
reakcji chemicznej (wyrazony np. masa produktow lub iloscia wymienionej energii) przebie-
gajacej pomigdzy pojedynczymi atomami lub czasteczkami jest tak maty, Ze nie ma
fizycznych mozliwosci jego wykrycia. W praktyce bada si¢ reakcje zachodzace pomigedzy
olbrzymimi ilo§ciami atomow lub czasteczek, ktorym odpowiadaja mierzalne ilosci
reagentow. Dlatego zaistniata potrzeba zdefiniowania takiej chemicznej jednostki licznosci
czastek materii, ktora zawierataby $cisle okre$lona i dostatecznie duza liczbe elementow
materii (atomoéw, czasteczek, jonow itp.), a ktorej odpowiadataby mierzalna w skali makro-
skopowej masa. Wspolczesna jednostka liczno$ci materii (odnoszaca si¢ do wszelkiego
rodzaju elementéw materii takich jak wspomniane juz atomy, czasteczki i jony, a réwniez

inne czastki, takie jak np. elektrony, neutrony czy rodniki) jest mol.

Mol jest to licznosé¢ czqstek materii (atomow, czqsteczek, jonow itp.) rowna liczbie atomow

zawartych w masie 0,012 kg izotopu wegla 2c,



Poniewaz bezwzgledna masa atomu wegla '*C wynosi 1,9926 - 102 g, to liczba atomow '*C
znajdujaca si¢ w 12 g wegla '*C wynosi:

N, = 120000008 _ ¢ 0rr0g.102
1,9926-10% g

Na to tzw. liczba Avegadro wyrazajaca liczbg czastek w molu materii. Do obliczen
przyjmuje si¢ jej przyblizona warto$¢ wynoszaca 6,022 - 10, Definicja liczby Avogadro jest
nastepujaca:

Liczba Avogadro jest rowna liczbie atomow zawartych w 0,012 kg izotopu wegla 2 wy-
nosi w priyblizeniu 6,022 - 10%.

Bardzo wazne znaczenie posiada w chemii pojecie masy molowej:

Masa molowa jest to masa jednego mola czqstek materii (atomow, czqsteczek, jonow itp.).
Masa molowa wyrazona w gramach liczbowo réwna jest masie atomowe] pierwiastkow
wystepujacych w stanie atomowym oraz masie czasteczkowej zwiazkow chemicznych lub
pierwiastkéw wystepujacych w postaci czasteczek. Masa molowa jest wielkoscia makrosko-
powa w odroznieniu od mas atomowych i czasteczkowych, bedacych wielkosciami mikro-
skopowymi, a wiec odnoszacych si¢ do pojedynczych czastek. Masa molowa jest 6,022 - 10%
(liczba Avogadro) razy wigksza od masy atomu lub czasteczki, bo tyle czastek znajduje sig¢ w
jednym molu materii. Znajac liczbg¢ Avogadro mozna obliczy¢ bezwzglgdne masy atomow,

jonow, czasteczek, wzglednie ich ilosci w dowolnej masie danego rodzaju substancji chemiczne;.

Przyklad 2. Korzystajac z ukladu okresowego obliczy¢ mase (w gramach) 1,5 - 10 atoméw
sodu.

Rozwigzanie. Masg 1,5 - 107 czastek materii (w tym przypadku atoméw sodu) oblicza
si¢ mnozac t¢ liczbe przez maseg jednego elementu zbioru (masg atomu sodu):

my, = 1,5-10%-23u=1,5-10"-23- 1,66-10% g 5,73 g

Przyklad 3. Obliczy¢ bezwzgledna masg czasteczkowa trojtlenku siarki (SO3).
Rozwigzanie. Masa molowa trgjtlenku siarki wynosi 80 g/mol. W jednym molu zwiazku
chemicznego znajduje si¢ 6,022 - 10* czasteczek. A zatem masa jednej czasteczki wynosi:

80¢g

T 6.022-10° 133107 ¢

Mgo,

Bezwzgledna masg czasteczki SO; obliczy¢é mozna tez mnozac wzgledna mase
czasteczkowa SO3; wynoszaca 80 u, przez warto$¢ jednostki masy atomowe] wyrazona w
gramach (1,6605 - 107%* g):

mgo, = 80u - 1,6605- 10 giu = 1,33-10% g



2. Podstawowe prawa chemiczne

Prawo zachowania masy sformutowane po raz pierwszy przez Lavoisiera w 1788 r.
podawane bywa w réznych postaciach, a jego sens sprowadza si¢ do stwierdzenia, ze
catkowita masa uktadu reagujacego jest taka sama przed i po reakcji.

Suma mas substratow reakcji chemicznej jest rowna sumie mas produktow tej reakcji.

Prawem bardziej ogbélnym od prawa zachowania masy jest wspolczesnie sformutowane
prawo zachowania materii (prawo zachowania masy i energii). Zgodnie z tym prawem kazdej
reakcji chemicznej towarzyszy efekt energetyczny, ktdéry spowodowany jest zmianami masy
reagujacego uktadu zgodnie z podana przez Einsteina (1905) zalezno$cia migdzy energia E a
masa m:

E=m-c )
gdzie ¢ oznacza predkos¢ $wiatla w prozni (3 - 10° my/s).
Efekt energetyczny wigkszos$ci reakcji chemicznych nie jest duzy, dlatego spowodowane nim
zmiany masy nie sa mierzalne. Istnieja jednak reakcje, ktorych efekty energetyczne sa bardzo
duze (np. reakcje jadrowe) i towarzyszy im ubytek masy reagujacych substancji. Dla reakcji
tych spelniony jest warunek:
W uktadach izolowanych (nie wymieniajqcych masy i energii 7 otoczeniem) suma masy i

energii jest wielkosciq stalq: 2(m + E/¢?) = const.

Prawo stosunkow stalych podane przez Prousta (1799 r.) brzmi:

W okreslonym zwiqzku chemicznym pierwiastki sq polqczone zawsze w tym samym stosun-
ku wagowym (niezaleZnie od pochodzenia zwiqzku i metody jego otrzymania).

Zgodnie z tym prawem podczas reakcji chemicznej migdzy dwoma pierwiastkami,
okreslona masa jednego pierwiastka zawsze reaguje ze S$ciSle okreslona masa drugiego
pierwiastka (bez wzgledu na to, jak przedstawiat si¢ stosunek mas tych substancji przed
reakcja). Spalenie jednego grama magnezu w tlenie prowadzi zawsze do otrzymania 1,66 g
tlenku magnezu, a wigc stosunek wagowy magnezu do tlenu wynosi zawsze jak 3 : 2. Jezeli
np. ilos¢ tlenu jest niewystarczajaca do catkowitego spalenia magnezu, to reakcji ulegnie
tylko taka czg¢$§¢ magnezu, aby speilnione byto prawo statych stosunkéw wagowych. W

praktyce chemicznej stato$¢ sktadu stanowi wazny dowdd czystosci zwiazku chemicznego.

Przyklad 4. Fosfor spalany w tlenie reaguje z nim w stosunku wagowym jak 1 : 1,29. Obli-
czy¢ ile gramoéw fosforu ulegnie spaleniu w naczyniu zamknigtym, w ktoérym znajduje si¢ 15

g fosforui 10 g tlenu ?



Rozwiqzanie. Poniewaz 1 g fosforu reaguje z 1,29 g tlenu, to do catkowitego spalenia 15 g
fosforu potrzebne bytoby 15 - 1,29 = 19,35 g tlenu. Tlenu jest w naczyniu mniej (10 g), a za-
tem przereaguje tylko czes¢ fosforu, x g. Mozna wigc zapisac proporcjg:

lg:1,29g =x:10g.
Stad x = 7,76 g. A wigc w naczyniu pozostanie 15 — 7,76 = 7,24 g nie spalonego fosforu.

3. Prawa gazowe

Stan fizyczny materii w stanie gazowym opisuja czynniki zwane parametrami stanu
gazu. Czynnikami tymi sg ci$nienie (p), objgtos¢ (V), temperatura (t - w skali Celsjusza, T -
temperatura bezwzgledna, gdzie T =t + 273,15) oraz sktad (np. liczba czasteczek, stezenie,
itp.). Zmiana jednego z parametrow uktadu, bedacego w stanie rownowagi, powoduje
przeciwdziatanie ukladu dazacego do uzyskania nowego stanu rownowagi, a tym samym
zmiany pozostalych parametrow. Zaleznosci matematyczne pomig¢dzy parametrami stanu
gazowego opisywane sa przez prawa gazowe (prawa przemian izotermicznej, izobarycznej i
izochorycznej).

W oparciu o prawa gazowe wyprowadzi¢ mozna zalezno$¢ wiazaca wszystkie
parametry stanu okre$lajace stan gazowy materii, tzn. podajaca zwiazek pomigdzy
ci$nieniem, objetoscia 1 temperatura. Zaleznos$¢ ta, znana pod nazwa réwnania stanu gazu
doskonalego, najczeséciej podawana jest w nastgpujacej postaci:

p,-Vi _p-V_p.V,
T, T T,

o

€)

Indeks ,,0” 0znacza warunki normalne, a wigc ci§nienie p, = 1,013 - 10° Pa (760 mmHg)
oraz temperaturg rowna 273,15 K (0°C).

Poniewaz objeto$¢ gazu w warunkach normalnych: V, = V," - n, gdzie V," to objetosé
1 mola gazu (objetos¢ molowa), ktora dla wszystkich gazow doskonatych w warunkach nor-

malnych wynosi 0,0224 m’ (22,4 dm3), a n oznacza liczb¢ moli, to:

szpo 0=p0 0 n:R.n (4)
T T T

o [

oraz: p-V=n-R-T (5)

Roéwnanie (5) znane jest jako rownanie Clapeyrona, a wyrazenie:

P, Vs
T

o

R = (6)
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jest wielko$cia stalg 1 nosi nazwe uniwersalnej stalej gazowej. Obliczona na podstawie tych
wielko$ci warto$¢ liczbowa stalej gazowej R (z zastosowaniem jednostek w uktadzie SI) wy-
nosi 8,31 J/mol - K. Zastosowanie innych jednostek ci$nienia i objgtosci spowoduje
otrzymanie innych wartosci liczbowych stalej gazowe;.

Rownanie Clapeyrona przedstawi¢ mozna w kilku innych formach, np.:

m
V=—R-T 7
p M (7
oraz p=m.R.T=d-R.T (8)
V-M M

w ktorych wykorzystano zaleznos$ci na liczb¢ moli n = m/M oraz gestos¢ gazu d = m/V. We

wzorach tych m oznacza masg, a M mas¢ molowa gazu.

Przyklad 5. Jaka objetos¢ zajmie 20 g dwutlenku siarki pod ci$nieniem 3 - 10° Pa i w tempe-
raturze 300 K ?
Rozwiqzanie. Objgtos$¢ gazu mozna obliczy¢ z przeksztalconej formy réwnania (7):

m-R-T 0,02 kg-8,31J/mol-K-300 K
M:-p 0,064 kg/ mol-3-10° Pa

V=

=2,6-10° m’® =2,6 dm’

Prawo stosunkow objetosciowych (Gay-Lussac, 1808):
Objetosci substancji gazowych wchodzqcych w reakcje chemiczng lub tworzqcych sig w re-
akcji, mierzone w tych samych warunkach cisnienia i temperatury pozostajq do siebie jak

proste liczby catkowite.

Prawo stalych stosunkow objetosciowych zostato uzasadnione przez Avogadro (1811),
ktory w swojej hipotezie podatl, ze:
W jednakowych objetosciach réinych gazow znajdujgcych si¢ w tych samych warunkach
cisnienia i temperatury znajdujq sie te same ilosci czqsteczek.
Wazny wniosek wynikajacy z prawa Avogadra dotyczy objgtosci molowych substancji
gazowych. Objetosci jednego mola réznych gazéow w tych samych warunkach ci$nienia i
temperatury sa takie same. W warunkach normalnych (1,013 - 10° Pa, 273,15 K) objetos¢
molowa gazu doskonalego wynosi 22,4 dm’. Gazy rzeczywiste wykazuja w wigkszym lub
mniejszym stopniu odchylenia od tej wartosci, tym niemniej dla celow obliczeniowych
przyjmuje si¢, ze objeto$¢ dowolnego gazu rzeczywistego w warunkach normalnych wynosi

w przyblizeniu 22,4 dm”.
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Przyklad 6. Jaka objeto$§¢ w warunkach normalnych zajmuje 8 g tlenu ?
Rozwigzanie. Masa molowa tlenu wynosi 32 g/mol. Stad 8 g tlenu stanowi n = m/M =
=8 g/ 32 g/mol = 0,25 mola. Poniewaz 1 mol dowolnego gazu w warunkach normalnych

zajmuje 22,4 dm3, to 0,25 mola tlenu zajmuje objetosé: 0,25 mol - 22,4 dm?/mol = 5,6 dm’.

Przyklad 7. Obliczy¢ mase 2.8 dm’ gazowego siarkowodoru H,S odmierzonego w warun-
kach normalnych.

Rozwiqzanie. Objeto$é molowa siarkowodoru w warunkach normalnych 22,4 dm’. Wy-
nika z tego, ze 2,8 dm® siarkowodoru stanowi 2,8 dm® : 22,4 dm®/mol = 0,125 mola. Masa
molowa siarkowodoru wynosi 34 g/mol. A wigc masa 0,125 mola siarkowodoru wynosi:

0,125 mola - 34 g/mol = 4,25 g.

4. Reakcje chemiczne i sposoby ich opisu (rownania reakcji)

Cecha charakterystyczna przemian fizycznych i fizykochemicznych jest to, Ze nie
kreuja one nowych substancji, a wigc nie powoduja zmiany sktadu materii. W odr6znieniu od
nich przemiany chemiczne sa to procesy, w ktérych substancje ulegaja przemianom
prowadzacym do powstania nowych substancji o odmiennych wtasciwosciach fizycznych i
chemicznych. Reakcja chemiczna jest to przemiana jednych substancji w inne, zwiazana z
powstawaniem, rozerwaniem lub przeksztalcaniem wiazan chemicznych. Substancje, ktore
wchodza w reakcje nazywane sa substratami, natomiast substancje ktore powstaja w trakcie
reakcji zwane sa produktami reakcji (ogolnie substancje reagujace nosza nazwe reagentow).

Substancje chemiczne reaguja, zgodnie z prawem stosunkow statych i stosunkow wielo-
krotnych, w $cisle okreslonych stosunkach wagowych. Reakcje chemiczne mozna klasyfiko-
wac na roézne sposoby, w zalezno$ci od obranego kryterium. Najstarsza i1 najbardziej ogodlna
klasyfikacja wyr6znia trzy podstawowe typy reakcji chemicznych:

1) reakcje syntezy, czyli taczenia: A+B = AB
2) reakcje analizy, czyli rozkladu: AB=A + B
3) reakcje wymiany: C+AB = CB + A

lub: AB+CD=AD+CB

Najistotniejszym merytorycznie jest natomiast podzial reakcji na dwa zasadnicze typy:

1) reakcje przebiegajace bez wymiany elektrondw pomigdzy reagujacymi substancjami
(bez zmiany warto$ciowos$ci atomow lub jonow)

2) reakcje, w ktorych zachodzi wymiana elektronéw migdzy partnerami, nazywane reak-

cjami utleniania i redukcji (redoks).
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Najprostszym, a jednocze$nie mozliwie pelnym sposobem opisu reakcji chemicznej jest
réwnanie chemiczne. Wyraza ono w skrdcony, symboliczny sposob reakcj¢ chemiczna. W
roéwnaniu zakodowane sa w postaci liczb, symboli i wzoréw nie tylko substraty i produkty
reakcji, ale takze sam akt przemiany (w niektoérych przypadkach réwnanie reakcji podaje
réwniez mechanizm reakcji). Tym niemniej réwnania chemiczne maja przede wszystkim sens
matematyczny, spetniaja postulat rdwno$ci mas obu stron rdwnania oraz podaja ogdlny bilans
reakcji. Aby réwnanie chemiczne bylo pelne, musi spetniaé trzy warunki:

1) musi by¢ zgodne z doswiadczeniem, tzn. musi okresla¢ jakie substancje zanikaja (sub-
straty), a jakie powstaja (produkty),

2) musi by¢ zgodne z prawem zachowania masy (poniewaz masa nie moze znikna¢ ani tez
powstac z niczego, jezeli jeden atom znika z jednej substancji to musi on wystapi¢ w
innej),

3) musi by¢ zgodne z zasada zachowania tadunku elektrycznego.

Rownanie chemiczne, oprocz bilansu ilosci atoméw 1 tadunku, podawa¢ moze inne uzy-
teczne informacje dotyczace na przyktad efektu energetycznego reakcji (Q ze znakiem + oraz
AH < 0 oznaczaja reakcje egzoenergetyczne tzn. przebiegajace z wydzieleniem energii do
otoczenia; Q ze znakiem — oraz AH > 0 oznaczaja reakcje endoenergetyczne, czyli z
pobraniem energii z otoczenia), przebiegu reakcji pod wplywem katalizatora, podwyzszonej
temperatury, ci$nienia itp. (te informacje podane sa na ogdt nad strzatka reakcyjna). Za
pomoca odpowiednio skierowanych pionowych strzatek oznacza¢ mozna wydzielanie si¢
osadow (zwrot do dotu) lub substancji lotnych (zwrot do goéry). W niektérych przypadkach
(szczegolnie w réwnaniach termochemicznych) podane sa stany skupienia reagentow.

Rézne sposoby interpretacji rownania chemicznego podano ponizej na przykladzie
reakcji syntezy (laczenia):

2H; + O, - 2H,0
Informacje mozliwe do odczytania:
1. Wodér reaguje z tlenem 1 powstaje woda.
2. Z dwoch czasteczek wodoru i jednej czasteczki tlenu powstaja dwie czasteczki wody.
3. Dwa mole czasteczek wodoru i mol czasteczek tlenu reagujac ze soba tworza dwa mole
czasteczek wody.
4. 4 g wodoru tacza sig z 32 g tlenu 1 powstaje 36 g wody.
5. Tlosci wagowe wszystkich reagentow w reakcji syntezy wody maja si¢ do siebie jak:
Myodoru : Mlenu : Myody = 1 : 8: 9

6. Z 44,8 dm® wodoru i 22,4 dm’ tlenu w warunkach normalnych powstaja 44,8 dm’ pary
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wodnej (stosunki objetosciowe wszystkich reagentoéw w reakcji syntezy wody wynosza:
Viwodoru © Vilenu Vwody =2:1: 2)

Reakcja jest nieodwracalna.

PYTANIA I ZADANIA

. Srodek znieczulajacy o nazwie anestezyna jest estrem etylowym kwasu p-aminobenzo-

esowego o wzorze NH,—C¢Hs—COOC;,Hs. Obliczy¢ stosunek masowy pierwiastkow w
tym zwiazku.

. Obliczy¢ bezwzgledna masg: a) 1 atomu azotu N b) 1 czasteczki SOs.
. Obliczy¢ wzgledne masy czasteczkowe zwiazkow, ktérych pojedyncze czasteczki posia-

daja nastgpujace masy: a) 2,83 - 102 g; b)13,23-107%; ¢)5,15- 10 g.

. Cukier krwi, glukoza ma wzdér C¢H;,0¢. Obliczy¢ ile moli wegla, ile atoméw wodoru 1 ile

graméw tlenu zawiera 5,0 g probka glukozy.

W ciagu roku w duzym miescie powstaje 9 - 10° kg tlenku wegla(II), ktéry jest jednym z
najbardziej toksycznych sktadnikow spalin samochodowych. Obliczy¢, ile moli stanowi ta
lo§¢ gazu?

Pastylka o masie 50 mg zawiera 26,7 mg aspiryny CoHgOs, leku przeciwbdlowego. lle gra-
méw wegla znajduje si¢ w pastylce o masie 0,4 g?

. Jaka czes$¢ mola stanowi 1000 atomow ?

Ile gram6w wapnia nalezy odwazy¢, aby probka zawierata tyle samo atoméw co 3 g wegla ?
Ile: a) czasteczek, b) atomdw, c¢) moli atomow tlenu, d) atoméw tlenu, e) gramow tlenu,
f) atomow azotu, g) moli atomdéw azotu zawieraja 2 mole NO, ?
Ile atoméw znajduje sig w 100 g Na;POy4 ?
Ile jonow sodowych zawieraja 2 mole Na,SOy ?
Ile moli jonoéw wapnia i ile atomoéw wodoru zawiera 131,4 g uwodnionego chlorku wap-
nia CaCl, - 6H,0 ? Ile czasteczek wody znajduje si¢ w tej masie zwiazku ?
Samiczki wielu insektow wydzielaja feromony o wzorze sumarycznym C;oHsg0, ktore
przyciagaja samezyki. Samczyk reaguje po wchtonigeiu 1 - 107 g feromonu. Ile czasteczek
feromonu zawiera taka dawka?
Benzoesan sodu (CsHsCOONa) jest czgsto stosowany jako srodek konserwujacy (E211) w
ilosci 0,15 g na 1 kg produktu. Obliczy¢ liczbe czasteczek tego zwiazku w 250 g soku owo-
cowego.
Paracetamol (CsHyO,N) w postaci syropu zawiera 120 mg leku w 5 ml syropu. Obliczy¢
liczbe czasteczek tego leku zawarta w 100 cm”® syropu.
Jaka liczba czasteczek wody znajduje si¢ w 120 g uwodnionego siarczanu(VI) miedzi(II)
CuSO4- 5H,0 ?
Lit reaguje z tlenem w stosunku masowym jak 0,87 : 1. Obliczy¢ ile gramow tlenku litu
powstanie po catkowitym spaleniu 4,62 g litu ?
Obliczy¢ mase oraz liczbe czasteczek w probee tlenu o objetosci 40 dm® w 25°C i pod
ci$nieniem 1,013 - 10° Pa.
Mieszaning tlenu i wodoru o objetosci 250 cm® (warunki normalne) spalono, a powstata
para wodna ulegla wykropleniu. Po reakcji pozostalo 25 cm’ wodoru. Obliczyé sklad
mieszaniny przed reakcja (w cm’ i w procentach objetosciowych).
Obliczy¢ jaka objetos¢ w warunkach normalnych zajmuje mieszanina zawierajaca 16 g tlenu,
69 g NO, 1 10 g neonu.
Ile atoméw Li i ile dm® O, (warunki normalne) nalezy uzy¢, aby otrzymaé 14,94 g Li,O ?
Ktéra z wymienionych substancji: a) H,, b) SOs, ¢) HBr, d) N, w warunkach normalnych
zawiera najwigksza liczbg atomow w 1 dm’ ?



Rozdzial 2

STRUKTURA ELEKTRONOWA PIERWIASTKOW

Wedhug wspotczesnej wiedzy o Wszech§wiecie materia zbudowana jest z atomoéw. Jak
juz byto podane wczesniej (rozdziat 1) atom sklada si¢ z jadra atomowego oraz elektronow.
Jadro atomowe skupia niemal cala masg atomu. W sktad jadra atomowego wchodza protony i
neutrony, zwane ogélniec nukleonami. Proton posiada jednostkowy tadunek dodatni (+1), za$
neutron jest elektrycznie oboj¢tny. Liczba protondéw w jadrze atomowym zwana jest liczbq
atomowq (Z). Liczba atomowa jest podstawa definicji pierwiastka i decyduje o jego potozeniu
w uktadzie okresowym oraz o wlasciwosciach fizycznych i chemicznych. Poniewaz atom jest
elektrycznie obojetny, dodatni tadunek jadra musi by¢ rownowazony przez ujemny tadunek
elektronow. Zatem liczba elektronow (o jednostkowym tadunku ujemnym), znajdujacych si¢
w strefie pozajadrowej, musi by¢ rowna liczbie protonéw w jadrze. Suma protonéw i neutro-
néw zwana jest liczbq masowq (A). Zatem liczba neutronéw w jadrze wynosi 4 — Z.

Aby jednoznacznie okresli¢c dany atom, obok symbolu pierwiastka (E) podaje si¢ za-
zwyczaj w lewym dolnym rogu warto$¢ liczby atomowej (Z), zas w lewym goérnym — wartos¢
liczby masowej (A): 5E. Tak wiec zapis: 7}Na oznacza, iz w rozpatrywanym atomie sodu
jadro atomowe zawiera 11 protondow oraz 23 — 11 = 12 neutrondéw. W strefie poza jadrem
znajduje si¢ 11 elektronow.

Atomy tego samego pierwiastka (o tej samej liczbie atomowej) moga r6éznic si¢ liczba
neutronéw i nosza nazwg izotopéw np.: ;Cl oraz ;,CI

Atomy réznych pierwiastkéw o tej samej liczbie masowej zwane sa izobarami np.:

0Ca i K

W atomach sity przyciagania pomigdzy jadrem atomowym i elektronami oraz sity odpy-
chania migdzy elektronami sa zrbwnowazone i dlatego atom jest wzglednie trwaty.

Zgodnie z elektronowa teoriag budowy atomu stan energetyczny elektronu w atomie opi-
sany jest za pomoca czterech liczb kwantowych.

Glowna liczba kwantowa (n) okres$la energig elektronu w atomie. Przyjmuje warto$ci
kolejnych liczb naturalnych 1, 2, 3, 4, 5, 6, 7. Wszystkie elektrony o tej samej liczbie n naleza
do tej samej powtoki lub warstwy elektronowej. Wartosciom gtownej liczby kwantowej 1, 2,
3,4 ... 7 przyporzadkowane sa symbole powlok odpowiednio K, L, M, N, O, P, Q.

Poboczna liczba kwantowa (1) okresla rodzaj podpowtoki elektronowej (podpoziomu),

na ktorej znajduje si¢ elektron, a zarazem okres$la rodzaj orbitalu, wystepujacego w danej



podpowloce. Z fizycznego punktu widzenia orbital okresla przestrzen, gdzie prawdopodo-
bienstwo znalezienia elektronu jest najwigksze. Poboczna liczba kwantowa przyjmuje war-
tosci liczb catkowitych od 0 do (n—1), np. 0, 1, 2, 3, a zatem przybiera tyle wartosci, ile wy-
nosi glowna liczba kwantowa. W symbolice literowej podpoziomy energetyczne oznacza si¢
odpowiednio: s, p, d, f. Orbitale s, p, d i f r6znia si¢ miedzy soba ksztaltem. Orbital s ma
ksztatt kulisty, orbital p posiada ksztalt 6semki obrotowej, za$ ksztatt chmur elektronowych d
i f jest bardziej skomplikowany. Poboczna liczba kwantowa obok gtéwnej liczby kwantowej
wplywa na energi¢ elektronu w atomie.

Magnetyczna liczba kwantowa (m) okres$la zachowanie si¢ orbitalu w polu magne-
tycznym 1 przyjmuje wartosci: — /... 0 ... +/, zatem przybiera¢ moze (2/ + 1) wartosci. Liczba
wartosci, jaka moze przybiera¢ magnetyczna liczba kwantowa, okresla liczbg orbitali, znajdu-
jacych si¢ w ramach danej podpowtoki. Elektrony o tych samych wartosciach trzech liczb
kwantowych n, [ 1 m naleza do tego samego poziomu orbitalnego, w skrdcie — orbitalu. Z ma-
tematycznego punktu widzenia orbital jest funkcja falowa, czyli kombinacja pierwszych
trzech liczb kwantowych.

Spinowa liczba kwantowa (s), nazywana spinem, okre§la w uproszczeniu tzw. kret
elektronu i przyjmuje wartosci + '/, i — '/». Jej sens fizyczny jest ztozony.

Zgodnie z zasada, zwana zakazem Pauliego, w atomie nie moga znajdowac sig elektro-
ny o jednakowych czterech liczbach kwantowych. Jezeli dwa elektrony posiadaja trzy liczby
kwantowe jednakowe, czyli znajduja si¢ na jednym poziomie orbitalnym (orbitalu), musza
rozni¢ si¢ liczba spinowa. Wynika z tego, iz na jednym orbitalu moga znajdowac si¢ najwyzej
dwa elektrony, rézniace si¢ spinem.

Na podstawie zakazu Pauliego mozna tatwo obliczy¢ maksymalna liczbg elektronow,
mogacych znajdowac¢ si¢ na poszczeg6lnych powtokach i podpowtokach wybranego atomu.

Dla elektronow pierwszej warstwy, n = 1, 1 = 0 i m = 0. Zatem w warstwie tej moga
znajdowac si¢ najwyzej dwa elektrony na podpowtoce (i orbitalu) s, rdzniace si¢ spinem. Dla
elektronéw drugiej warstwy, n = 2; zatem |1 moze przyjmowac wartosci 1 =01 1 (podpowtoki
s1p). Dlal=0 (podwarstwa s) wartos¢ m = 0 (2 elektrony), za$§ dla 1= 1 (podwarstwa p) ma-
gnetyczna liczba kwantowa moze przybiera¢ warto$ci: m = — 1, 0, +1. Tak wigc w podwar-
stwie p moze znajdowaé si¢ maksymalnie 6 elektronéw na trzech orbitalach. Podobnie mozna
wykazac€, ze w trzeciej warstwie moze znajdowac si¢ najwyzej 18 elektronéw na trzech pod-
powtokach i dziewigciu orbitalach, za§ na czwartej 32 elektrony na czterech podpowltokach i
szesnastu orbitalach.

Dla danej liczby kwantowej n liczba podpowlok wynosi n (tzn. 1 przyjmuje n wartos$ci),
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liczba orbitali w danej podpowloce jest rowna 21 + 1. Maksymalna liczba orbitali dla dane;

liczby kwantowej n wynosi n?, za$ liczba stanéw kwantowych (elektronéw) wynosi 2n®.

podpowtoka I: o 1 2 3
symbol podpowtoki: s p d f
liczba orbitali: 1 3 5 7

maksymalna liczba elektronéw: 2 6 10 14
(stanow kwantowych)

Elektrony zapeliaja podpowloki zgodnie z zasada wzrastajacej energii. Nalezy przy
tym podkresli¢, iz w atomach wieloelektronowych o wartosci energii decyduja dwie liczby
kwantowe: gtowna (n) 1 poboczna (I). W obrebie kazdej powtoki warto§¢ energii wzrasta w
kolejnosci: s < p < d < f.

Obsadzanie podpowtok przez kolejne elektrony musi by¢ rowniez zgodne z tzw. reguiq
Hunda, wedhug ktoérej najkorzystniejsze energetycznie jest takie zapetnianie orbitali, przy kto-
rym liczba elektrondw o niesparowanych spinach w obrgbie danej podpowtoki jest najwigk-
sza.

Okreslenie konfiguracji elektronowej atomu polega na przypisaniu elektronom atomu
danego pierwiastka dwoéch liczb kwantowych: gléwnej (n) 1 pobocznej (poprzez podanie sym-
bolu podpowtoki — s, p, d, f). W zapisie podpowtoki cyfra przed symbolem literowym ozna-
cza warto$¢ gtownej liczby kwantowej, a odpowiednia litera okre§la wartos¢ pobocznej liczby
kwantowej. Indeks u goéry po prawej stronie symbolu wyraza liczbg elektronow nalezaca do
danej podpowloki. Na przyktad zapis: 4p® oznacza, iz n =4, 1 = 1, za$ liczba elektronow w
rozpatrywanej podpowloce wynosi 3.

Jezeli w opisie graficznym orbitale s, p, d 1 f oznaczy si¢ za pomoca odpowiednich
wkwadracikow”, (tzw. zapis klatkowy), za$ elektrony za pomoca ,,strzalek”, wowczas otrzy-
muje si¢ sposob zapisu stanéw energetycznych elektronéw w atomie, uwzgledniajacy cztery
liczby kwantowe kazdego elektronu. Zwrot strzalek wskazuje na znak spinu. Na przyktad
strukturg elektronowa azotu mozna przedstawi¢ graficznie jako:

Is 2s 2p
7N W (it

Rozktad elektronéw w poszczegdlnych warstwach i podwarstwach nazywa si¢ konfigu-
racja elektronowa pierwiastka. Kolejno$¢ zapetniania podpowtok, zgodnie z zasada wzrasta-
jacej energii, jest nastepujaca: s, 2s, 2p, 3s, 3p, 4s, 3d, 4p, Ss, 4d, 5p, 6s, 41, 5d, 6p, 51.

Ponizej podano przykladowo konfiguracje elektronowe atomoéw wybranych pierwiast-
kow:
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H oIS N 1s2s°2p’

He 1s? 30 157 257 2p4

3L 1s%2s! oF 1s® 2s2 2p5

Be 15725’ 1oNe  1s? 2s? 2p6

sB 1s® 22 2p1 1Na 1s% 2s? 2p6 3s' lub:
C 1% 25% 2p? [Ne] 3s'

Atom pierwiastka nastgpnego okresu (w tym przypadku sodu) rozpoczyna
rozbudowg kolejnej powtoki elektronowe;.

W uktadzie okresowym pierwiastki ulozone sa wedlug wzrastajacej liczby atomowej,
czyli liczby protonéw w jadrze atomowym. Gdy atom jest elektrycznie obojg¢tny, liczba elek-
trondw jest rowna liczbie protondéw, zatem mozna twierdzi¢, iz w uktadzie okresowym kolej-
no$¢ pierwiastkoéw odpowiada wzrastajacej liczbie elektrondw w ich atomach.

Pierwiastki pierwszych trzech okres6w nalezg do tzw. grup gléwnych i zabudowuja
podpowtoki s i p, skad pochodzi ich nazwa - pierwiastki bloku s oraz p.

W okresie czwartym i pigtym oprocz pierwiastkow bloku s 1 p pojawiaja si¢ pierwiast-
ki bloku d, ktore zabudowuja podpowtoke d przedostatniej powloki. Pierwiastki te zwane sa
pierwiastkami grup pobocznych lub przejsciowymi. Strukture elektronowa pierwszego i
ostatniego pierwiastka tej grupy, a znajdujacych si¢ w czwartym okresie mozna przedstawic
nastepujaco:

21Sc 15?287 2p°3s? 3p®4s? 3d!

s0Zn 15 252 2p°3s? 3p°4s? 3d"°
Nalezy przy tym pamictaé, iz w wickszo$ci przypadkéw zamiast struktur: ns*(n-1)d* oraz
ns*(n-1)d’ pojawiaja sie odpowiednio struktury: ns'(n-1)d’ oraz ns'(n-1)d'’, jako symetrycz-
ne, trwalsze, korzystniejsze energetycznie. Tak wigc struktur¢ atomu chromu mozna w skro-
cie przedstawié¢ nastepujaco: »4Cr (Ar) 4s'3d°, za§ miedzi: ,0Cu (Ar) 4s'3d".

W széstym i sibdmym okresie pojawiaja si¢ jeszcze dodatkowo pierwiastki bloku f,
ktére zabudowuja podpowtoke f trzeciej od konca powtoki tj. (n-2)f. Pierwiastki te zwane sa
lantanowcami i aktynowcami — w wigkszosci uktadow okresowych sa one wydzielone w
dwa oddzielne szeregi, umieszczone w dolnej czg$ci uktadu okresowego.

Liczba elektronéw w zewnetrznej powloce, zwanej walencyjna, dla pierwiastkow grup
gltoéwnych réwna jest numerowi grupy, w ktorej dany pierwiastek si¢ znajduje. Numer okresu
wskazuje na najwyzsza warto$¢ gtownej liczby kwantowej, lub ilos¢ powtok elektronowych
w atomie danego pierwiastka. W przypadku pierwiastkow grup pobocznych do elektronow
walencyjnych zalicza sig czg¢sto elektrony (n-1)d i ns.
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Podane struktury elektronowe atoméw dotycza tzw. stanu podstawowego, czyli stanu o
najnizszej energii.

W stanie wzbudzonym, elektrony w ramach danej powtoki ulegaja ,,przeniesieniu” na
wyzsze poziomy energetyczne, np. z podpowloki s na p lub z s i p na d. W stanie wzbudzo-
nym atom zawiera wigksza liczbg niesparowanych elektronow, ktore moga wzia¢ udziat w
tworzeniu wigkszej liczby wigzan atomowych. Na przykltad w stanie podstawowym struktura
elektronowa atomu wegla przedstawia si¢ nast¢pujaco:

2s 2p
C  (He)2s2p* lub (He) [It| |1 |7

(w atomie znajduja si¢ dwa niesparowane elektrony),

za$ w stanie wzbudzonym:
2s 2p

C* (He)2s'2p’ Ilub (He) |1 ||71 |1 |7

(cztery elektrony niesparowane).

W wyniku oderwania jednego lub wigcej elektronéw z ostatniej powloki powstaja ka-
tiony, np.:

Mg — Mg*" + 2e

Struktura elektronowa powstatego kationu, w przypadku pierwiastkow grup gldwnych, jest
czesto identyczna ze struktura elektronowa gazu szlachetnego, konczacego poprzedni okres
(w tym przypadku neonu): Mg*": 1s?2s2p°. Kationy uzyskuja w ten sposob dublet lub oktet
elektronowy.

Jezeli powloka walencyjna zawiera elektrony w podwarstwie s i p, to jako pierwsze od-
rywaja si¢ elektrony o wyzszej energii, czyli z podpowloki p. Stad np. kation As®* posiada
strukture (Ar)4s®3d'°.

W przypadku pierwiastkéw grup pobocznych tworzenie si¢ kationu zwiazane jest z ode-
rwaniem elektronow najpierw z podpowtoki ns, a dopiero pozniej z podpowtoki (n-1)d.

Tak wigc strukture kationu Fe*™ mozna przedstawi¢ jako: (Ar)3d’.

W wyniku przylaczenia jednego lub dwoch elektronow do obojetnego atomu powstaja

aniony, np:

S + 2 — S

Podczas tworzenia si¢ anionu elektrony ulegaja przytaczeniu do niezapetionej podpowtoki,
az do uzyskania konfiguracji najblizszego gazu szlachetnego, konczacego dany okres (w tym

przypadku argonu): S*: 15*2s*2p®3s?3p° lub (Ne)3s*3p® = (Ar).
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PYTANIA 1 ZADANIA

. Okresli¢ liczbg czastek elementarnych oraz sktad jadra atomowego nuklidow:

14 31 122
;N 5P 505N

. Uzasadni¢, dlaczego w czwartej powloce moga znajdowac si¢ maksymalnie 32 elektrony.
. Poda¢ zapis ,,klatkowy” obrazujacy strukturg elektronowa powloki walencyjnej w atomie

azotu i chloru w stanie podstawowym.

. Ktéra podpowtoka atomu Ag posiada wyzsza energig¢: Ss czy 4d ? Okresl warto$ci gtdéwnej

i pobocznej liczby kwantowej dla kazdej z podpowtok.

. Ktore z nuklidéw o nastepujacych symbolach: a) JE b) %E ¢) I5E d) 5E e) {iE

- 53 izobarami
- zawieraja jednakowa liczbg: - elektrondw, - protonow, - neutronéw, - nukleonéw ?

. Ktore z podanych czastek posiadaja jednakowa konfiguracjg elektronowa:

Cr, Fe**, Co®", Br, Kr, Rb', Sr*', Zn, As®"

. Podac¢ 4 czastki, posiadajace konfiguracje argonu (Ar).
. Masa atomowa radu (Ra) wynosi 226,03 u, a liczba atomowa 88. Ktéry z podanych wnios-

kéw nie wynika z tej informac;i:
a) jadro atomu radu zawiera 138 neutronéw, b) nuklid radu
¢) dowolny nuklid radu zawiera 88 elektrondéw ?
Ile r6znych warto$ci energii w atomie wieloelektronowym odpowiada stanom kwantowym:
a) pierwszej powtoki, b) drugiej powtoki, ¢) dwoch pierwszych powlok ?
Odszuka¢ w uktadzie okresowym pierwiastki o nastgpujacej konfiguracji elektronowe;:
a) 1s°2s*2p®3s*3p®3d’4s?
b) [Ar]3d"%4s%4p?
¢) [Kr]5s'4d"
Ile poziomo6w orbitalnych zawiera czwarta powtoka ?

226Ra zawiera 138 neutronow,



Rozdzial 3
UKLAD OKRESOWY PIERWIASTKOW

Pierwsza petniejsza tablice pierwiastkow, w ktorej zostaly one utozone wedlug wzra-
stajacej masy atomowej przedstawil w 1869 r. Dymitr Mendelejew. W tablicy tej poziome
szeregi tworzyly kolejne okresy, w pionowych kolumnach, zwanych grupami, wystgpowaly
pierwiastki o podobnych wtasciwosciach chemicznych. Kryterium rosnacej masy atomowej,
na podstawie ktorej zostata ona utozona, wymagato kilku przestawien (K — Ar, Co - Ni, Te —
I), tak wigc kryterium to okazato si¢ zawodne.

Po odkryciach Moseleya i wyznaczeniu liczb atomowych stato si¢ jasne, Ze o kolejnosci
pierwiastkéw w uktadzie okresowym decyduje liczba atomowa, czyli liczba protonéw w ja-
drze, ktéra dla obojetnego atomu jest réwna liczbie elektronow. Jest ona charakterystyczna
dla danego pierwiastka, natomiast masa atomowa jest dodatkowo zalezna od sktadu miesza-
niny izotopéw, w postaci ktorej wystgpuje dany pierwiastek w przyrodzie. Gdy pierwiastki
zostana utozone w kolejnosci wzrastajacej liczby atomowej, nastgpuje periodyczne powtarza-
nie si¢ wlasciwosci chemicznych i czgsciowo fizycznych. Tak sformutowane prawo nosi na-
zwg prawa okresowosci.

Pierwiastki zawierajace w warstwie walencyjnej jeden elektron s (ns') tworza grupe 1 —
litowcow, pierwiastki majace dwa elektrony s (ns”) tworza grupe 2 — berylowcow. Pierwiast-
ki obu tych grup tworza blok s. Pierwiastki majace trzy elektrony w ostatniej warstwie (nsp')
to grupa 13 — borowce rozpoczynajace blok pierwiastkow p. Kolejne grupy z tego bloku to
grupa 14 — weglowcee (ns’p), 15 — azotowce (ns’p’), 16 — tlenowce (ns°p*), 17 — fluorowce
(ns’p’) 1 helowce, albo gazy szlachetne (ns’p®) - grupa 18. Jak wynika z powyzszego zesta-
wienia, nazwy grup wywodza si¢ od pierwszego pierwiastka danej grupy. W sumie pierwia-
stki bloku s 1 p to pierwiastki grup gléwnych. Pewna niekonsekwencja takiego podziatu jest
to, ze hel, pierwszy pierwiastek grupy 18, zostal umieszczony w bloku p, mimo, ze jego elek-
trony walencyjne znajduja si¢ na orbitalu typu s. Traktujac rzecz formalnie nalezatoby go
umiesci¢ nad berylem, co pozostawatoby w razacej sprzeczno$ci z jego wlasciwosciami fi-
zycznymi 1 chemicznymi.

Pierwiastki grup 3 — 12 tworza blok d, inaczej blok pierwiastkéw przejsciowych.
Atomy tych pierwiastkow w zewnetrznej powloce elektronowej n posiadaja jedna podpowto-
ke s zajeta przez 2 lub 1 elektron. Kolejne elektrony uzupeiniaja wewnetrzna (n-1) podpo-
wloke d, ktora moze zawiera¢ do 10 elektronow.

Na dole tablicy znajduja si¢ dwa szeregi po 14 pierwiastkéw kazdy, tworzace blok f,



zwane lantanowcami i aktynowcami. Elektrony walencyjne wigkszosci z tych pierwiastkow
umieszczone sa rowniez na orbitalach f warstwy trzeciej od konca.

W Scistym zwiazku ze struktura elektronowa pierwiastkow, a wigc rdwniez z potoze-
niem w ukladzie okresowym, pozostaja takie wielkos$ci, jak promienie atomowe i jonowe,
energia jonizacji, energia elektronopowinowactwa i elektroujemno$¢. Sa to wielko$ci zmie-
niajace si¢ okresowo, ktore w zasadniczy sposob decyduja o whasciwosciach chemicznych 1

fizycznych danego pierwiastka.

Promienie atomow i jonow

Promienie atoméw zmieniaja si¢ w zakresie 30 + 220 pm (1 pm =10""2 m). Ich wielko$¢
zalezy od liczby powtok elektronowych, fadunku jadra oraz efektu przestaniania (ekranowa-
nia), wywieranego przez powloki elektronowe znajdujace si¢ migdzy jadrem i warstwa wa-
lencyjna. Zwigkszenie liczby powlok powoduje wzrost promienia, ktoremu przeciwstawia si¢
rosnace przyciaganie migdzy jadrem i elektronami. Ro$nie wowczas takze efekt ekranowania.
Zmiany promieni pierwiastkow w grupach 1 okresach sa wypadkowa wszystkich tych czynni-
kéw. 1 tak, w grupach gltdéwnych ze wzrostem liczby atomowej (przechodzac w doét grupy),
promienie atomoéw rosna, gdyz decydujacym czynnikiem jest zwigkszajaca sig liczba powtok
elektronowych. W grupach pobocznych, zmiana wielko$ci promienia atomow jest znacznie
mniejsza (zwlaszcza przy przejsciu od piatego do szostego okresu).

W okresach promienie atomow ze wzrostem liczby atomowej (idac w prawo uktadu
okresowego) maleja az do pierwiastkow 17 grupy gtownej (fluorowcow). Rosnaca liczba pro-
tonow w jadrze atomu i liczba elektronow powoduje zwigkszenie sit przyciagania. Wobec
niezmieniajacej si¢ liczby powtok daje to w efekcie zmniejszenie warto$ci promienia atomu.

Promienie kationow sa zawsze znacznie mniejsze od promieni macierzystych atomow i
dla tego samego pierwiastka, tym mniejsze, im wigkszy jest tadunek kationu, np.

L>1, >, Dzieje sig tak, poniewaz w kationie tadunek jadra przewaza nad tadunkiem

elektronow powodujac ich silne przyciaganie, jak rowniez z tego wzgledu, ze utworzenie ka-
tionu jest czgsto potaczone z likwidacja ostatniej warstwy elektronowe;.

Promienie anionéw prostych, takich jak F ,Cl" , Br , I, 0, s%, sa zawsze wicksze
od promieni macierzystych atoméw. Jest to spowodowane przewaga tadunku elektronow nad
tadunkiem jadra, co zwigksza ich wzajemne odpychanie, a jednocze$nie proste aniony przyj-
muja konfiguracj¢ najblizszego gazu szlachetnego, a jak juz wyzej wspomniano, konfiguracja
elektronowa gazow szlachetnych charakteryzuje si¢ znacznym rozsunigciem elektronow.

Promienie kationdw i1 aniondw w grupach i okresach zmieniaja si¢ w taki sam sposob
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jak promienie atomow.

Energia jonizacji

Energia jonizacji jest to energia, jakiej nalezy dostarczy¢, aby od izolowanego atomu w
stanie gazowym oderwac najluzniej zwiazany elektron. Wielko$¢ ta podawana jest w kJ/mol,
kcal/mol, eV/atom. W schematycznym zapisie proces ten mozna przedstawi¢ nastepujaco:

Xg > X'@ * e
Poniewaz istnieje mozliwo$¢ odrywania rowniez nastepnych elektronéw, mowi si¢ o I, 11, II1 itd.
energii jonizacji. Wartosci te dla danego pierwiastka rosna ze wzrostem liczby odrywanych
elektrondw. Dla celow porownawczych postugujemy si¢ najczeséciej wartosciami [ energii joni-
zacji.

Warto$¢ energii jonizacji zalezy przede wszystkim od promienia atomu i jest tym
mniejsza, im wigkszy jest promien atomu. I tak, w grupach glownych ze wzrostem liczby
atomowej warto$¢ energii jonizacji maleje, gdyz odrywany elektron jest potozony coraz dalej
od jadra. W okresach (z pewnymi wyjatkami), ze wzrostem liczby atomowej energia jonizacji
ro$nie do gazow szlachetnych wiacznie. Tak wigc najmniejsze wartosci energii jonizacji w
poszczeg6lnych okresach maja pierwiastki grupy 1, ktore bardzo tatwo tworza kationy. Po-
dobna wiasciwo$¢ wykazuja rowniez atomy cigzszych berylowcow: Ca, Sr, Ba, Ra. Najwigksze
wartosci energii jonizacji, poza gazami szlachetnymi, wykazuja pierwiastki potozone w pra-

wym gornym rogu uktadu okresowego.
Energia elektronopowinowactwa

Energia elektronopowinowactwa, lub (krocej) elektronopowinowactwo, mierzone jest
warto$cia energii, jaka si¢ wydziela podczas przylaczania pierwszego elektronu do izolowa-
nego atomu w stanie gazowym. Odpowiada to procesowi :

Xg + e > X
Stwierdzono, ze jedynie przylaczenie pierwszego elektronu potaczone jest z wydzieleniem

energii, przylaczenie drugiego i dalszych elektronéw jest procesem endotermicznym.
Elektroujemnosé

Powszechnie uzywana wielkoscia, pozwalajaca na porownywanie zdolno$ci pierwiastka
do oddawania i1 przyjmowania elektronéw jest elektroujemnosé. Wedtug definicji podane;j
przez Paulinga, elektroujemnos¢ jest to zdolno$¢ atomu danego pierwiastka do przyciagania

wiazacej pary elektronowej w zwiazku chemicznym. Ze wzrostem liczby atomowej wielkos¢
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ta

w grupach gtownych maleje, w okresach rosnie do grupy 17 wilacznie. Najsilniej elektro-

ujemnymi pierwiastkami sa: fluor (elektroujemnos¢ w skali Paulinga = 4,0), tlen (3,5) azot 1

chlor (po 3,0). Najmniejsza elektroujemnos¢ (0,7) posiada cez i frans. Zwraca uwage posred-

nia warto$¢ elektroujemnosci wodoru (2,1), ktéra pozostaje w §cistym zwiazku z mozliwos$cia

tworzenia przez ten pierwiastek polaczen zarowno na I, jak 1 na —I stopniu utlenienia.

Roéznice elektroujemnosci sa takze podstawa oceny charakteru wiazania tworzonego przez

atomy réznych pierwiastkow, co zostanie omowione w rozdziale V.
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PYTANIA I ZADANIA
. Ktoéry z dwoch promieni jest wigkszy:
a) Cu”" czy Cu" b)Ca czySc c)Na czy Al d)S czy S& e)F czy CI'
)N czy O g)Br czyK h)Si czy Ge i) Mg* czy Ca®* j) Cl czy Ar

. Ktory proces wymaga dostarczenia najwigkszej energii:

a)Mg - Mg’ + e b)Al" > APF" + ¢ c)Br + ¢ > Br

. Na podstawie potozenia w uktadzie okresowym utdz nastgpujace pierwiastki wedtug wzra-

stajacej warto$ci energii jonizacji:
a)F,CL Br, I, K b) B, O, Ne, F, C ¢) Ar, Na, S, Si, Mg

. Ktory z trzech atomoéw o podanych strukturach elektronowych wykazuje najwigksza elek-

troujemnos$¢ ?
a) 1s72s%p” b) 1s*2s7p’ c) 15725

. Migdzy jakimi pierwiastkami wystepuje najwigksza roznica elektroujemnosci ?
. Dlaczego chlor jest aktywniejszy od bromu ?
. W zwiazkach z jakimi pierwiastkami wodér bedzie przyjmowat stopien utlenienia -1 ?

Podaj przyktady takich zwiazkow.

. Dlaczego fluor w zwiazkach wystepuje wytacznie na -1 stopniu utlenienia, a chlor rowniez

na dodatnich stopniach utlenienia ? W potaczeniach z jakimi pierwiastkami chlor przyjmu-
je dodatnie stopnie utlenienia ?



Rozdzial 4

PODSTAWOWE TYPY ZWIAZK(’)W NIEORGANICZNYCH

1. Tlenki

Tlenki sa to dwusktadnikowe zwiazki pierwiastkow z tlenem, w ktérych wystepuje on
na stopniu utlenienia -II. Tlenki metali w ogromnej wigkszosci przypadkow sa cialami staty-
mi (CaO, Al,O3, PbO), tlenki niemetali wystepuja najczesciej w stanie gazowym (CO,, SO,
NO), ale sa wsrod nich rowniez ciecze (N,Os3, SO3) oraz ciata state (P4O19, Si0;).

Do najwazniejszych metod otrzymywania tlenkéw naleza:

1. Bezposrednia synteza, np.

4P + 50; = P4Oy
2. Spalanie zwiazkéw chemicznych, np.
4 FeS; + 11 Oy = 2 Fe;03 + 8 SO,
3. Rozktad termiczny wodorotlenkow, kwasow tlenowych i ich soli, np.
Cu(OH); = CuO + H,0O
2HNO; = 2NO; + ', 0, + H,0
CaCO; = CaO + CO,
Jak wynika z powyzszych przyktadow, niektore reakcje rozktadu przebiegaja ze zmiana stop-
ni utlenienia pierwiastkéw, sa to wigc reakcje redoks, inne sa prostymi reakcjami analizy.

Mozna dokonaé podziatlu tlenkéw wedhug réznych kryteriow. Najistotniejszy, z punktu
widzenia ich wtasciwosci chemicznych, jest podziat na tlenki: zasadowe, kwasowe, amfote-
ryczne i obojetne.

Tlenki zasadowe, to tlenki metali, ktore reaguja z kwasami dajac sole. Niektore z tych
tlenkow (tlenki I 1 I grupy gtownej, z wyjatkiem berylu) reaguja réwniez z woda dajac wodo-
rotlenki, np.

K;O + H,O = 2 KOH
CaO + H,O = Ca(OH),
W przypadku tlenkow zasadowych, nierozpuszczalnych w wodzie, jedynym sprawdzianem
ich zasadowosci sa reakcje z kwasami, np.
MnO + 2 HCl = MnCl, + H,O

Tlenki kwasowe reaguja z zasadami dajac sole. Wigkszos$¢ tlenkéw kwasowych roz-

puszcza si¢ w wodzie tworzac roztwory kwasow tlenowych, np.
SOs; + H,O = H,S04

Nieliczna grupa tlenkow kwasowych nie rozpuszcza si¢ w wodzie, a jedynie w roz-



tworach mocnych zasad. Do tej grupy naleza: SiO,, MoOs;, WO;. Reakcja potwierdzajaca
kwasowy charakter SiO, jest np. reakcja:
SiO, + 2 NaOH = Na,SiO; + H,O

Tlenki kwasowe, to przede wszystkim tlenki niemetali oraz tlenki metali na najwyz-
szych stopniach utlenienia. Jesli pierwiastek tworzy kilka tlenkow, to zawsze ze wzrostem
stopnia utlenienia tego pierwiastka rosna wlasciwo$ci kwasowe tlenkow. Dobra ilustracja
tej prawidlowosci sa trzy tlenki chromu, z ktorych CrO ma wtasciwos$ci zasadowe, Cr,O3 am-
foteryczne, a CrO; kwasowe.

Tlenki amfoteryczne wykazuja zar6wno charakter kwasowy, jak i1 zasadowy, tzn. rea-
guja z mocnymi kwasami i zasadami dajac sole, w ktorych pierwiastek wystgpuje w kationie
lub w anionie. Tlenki te sa z reguly zle rozpuszczalne w wodzie. Do tej grupy zaliczane sa
m.in. BeO, ALLO;, SnO, PbO, ZnO.

ZnO + 2 HNOs; = Zn(NO3), + H,O
ZnO + 2KOH + H,O = K;,[Zn(OH)4] tetrahydroksocynkan(II) potasu
AlLO; + 6 HCI = 2 AICl; + 3 H,O
ALO; + 2KOH + 3 H,O = 2 K[AI(OH)4] tetrahydroksoglinian potasu
Tlenki obojetne nie reaguja ani z kwasami, ani z zasadami, nie rozpuszczajq si¢ row-

niez w wodzie. Najbardziej znanymi sa CO 1 NO.

2. Kwasy i zasady

Wedlug teorii Arrheniusa kwasy to substancje, ktore dysocjuja w roztworze wodnym
na jony wodorowe i aniony reszty kwasowej, zasady odszczepiaja w tych warunkach kationy
metali, lub kationy amonowe i aniony wodorotlenowe. Znacznie szersza jest teoria kwasow 1
zasad podana przez Bronsteda, tzw. teoria protonowa.

W ramach niniejszego tematu zostang przypomniane informacje dotyczace kwasow i zasad

czasteczkowych, metod ich otrzymywania oraz czynnikow decydujacych o ich mocy.

Metody otrzymywania kwasow:
1. Bezposrednia synteza wodoru z niemetalem, np.
H, + Cl, = 2 HCI
Metoda ta moze by¢ stosowana do otrzymywania wigkszo$ci kwasow beztlenowych.
2. Reakcja tlenku kwasowego z woda, np.
SO, + H,O = H,S03

W ten spos6b mozna otrzyma¢ wiele kwasow tlenowych, gdyz wigkszo$¢ bezwodnikdéw
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kwasowych jest rozpuszczalna w wodzie (wyjatki podane zostaty przy omawianiu tlenkow).
3. Reakcja soli z kwasem mocniejszym lub mniej lotnym w poréwnaniu z kwasem, od
ktérego pochodzi sol. Warunki przebiegu takich reakcji, praktycznie nicodwracalnych, zostaty
omoéwione w czesci dotyczacej rownowagi chemicznej. Ponizej podano przyktady takich reakcji:
Na,S + 2 HCl = 2 NaCl + HxS (r6znica w mocy i lotnosci kwasow)
oraz  NaCly) + HySOyiez) = HClg) + NaHSO4 (réznica w lotnosci kwasow)

Czynniki wplywajace na moc kwasow

Moc kwaséw tlenowych zalezy od elektroujemnosci pierwiastka centralnego. Ze wzro-
stem stopnia utlenienia tego pierwiastka rosnie jego elektroujemno$¢ i moc kwasu tlenowego.

Moc kwasow beztlenowych jest uwarunkowana elektroujemnoscia i wielkos$cia promie-
nia atomu niemetalu, tworzacego kwas. W okresie decydujacym czynnikiem jest elektro-
ujemno$¢ w przypadku kwasow beztlenowych tej samej grupy uktadu okresowego, o ich mo-
cy decyduje wielko$¢ promienia atomu niemetalu. Wraz ze wzrostem promienia maleje ener-

gia wiazania w czasteczce kwasu i rosnie jego moc.

Wedtug teorii Arrheniusa zasady, to substancje, ktore dysocjuja w roztworze wodnym

z odszczepieniem jonéw wodorotlenowych OH'.

Metody otrzymywania zasad
1. Reakcja metalu silnie elektrododatniego z woda, np.
2K + H,O = 2KOH + H;
W temperaturze pokojowej z woda reaguja wszystkie litowce oraz berylowce (bez berylu 1
magnezu).
2. Reakcja tlenku metalu z woda, np.
Na,O + H,O = 2 NaOH
W ten sposdb mozna otrzymac jedynie wodorotlenki I i II grupy gtéwnej (poza wodorotlen-
kiem berylu).
3. Reakcja soli z zasada mocniejsza, lepiej rozpuszczalna lub trudniej lotng w poréwna-
niu z zasada, od ktérej pochodzi sol, np.
FeSO; + 2NaOH = Fe(OH)ys) + NaySO4 (réznica w mocy 1 rozpuszczalnosci)
NH4NO3; + KOH = NHj, + KNO; + H)O  (réznica w  mocy 1 lotnosci)
Wigkszos¢ wodorotlenkéw metali jest trudno rozpuszczalna w wodzie. Dobrze rozpuszczal-
nymi sa jedynie wodorotlenki litowcdw, znacznie gorzej wapnia, strontu i baru (ich rozpusz-

czalno$¢ ro$nie ze wzrostem liczby atomowej metalu).
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Amfoteryczny charakter wodorotlenkow
Niektore wodorotlenki wykazuja charakter amfoteryczny reagujac zar6wno z mocnymi
kwasami, jak i zasadami z utworzeniem soli, np.
Zn(OH); + 2 HNO; = Zn(NO3); + 2 H,O
Zn(OH), +2 NaOH = Nay[Zn(OH)4] (tetrahydroksocynkan sodu)

3. Sole

Sole proste ztozone sa z kationu metalu lub kationu amonu i anionu reszty kwasowej.

Wazniejsze metody otrzymywania soli
1. Reakcja kwasu z zasada - reakcja zobojgtniania, np.
Ca(OH), + 2 HCI = CaCl, + 2 H,0O
Jest to najbardziej uniwersalna metoda otrzymywania soli. Istota reakcji zobojgtniania polega
na taczeniu si¢ jonéw H' i OH z utworzeniem bardzo stabo zdysocjowanych czasteczek wody.
2. Reakcja tlenku kwasowego z zasada, np.
SO, + Mg(OH), = MgSO; + H,O
3. Reakcja tlenku zasadowego z kwasem, np.
K,;O + 2 HCI = 2KCI + H;O
4. Reakcja tlenku zasadowego z tlenkiem kwasowym, np.
CaO + CO, = CaCO;
5. Reakcja metalu z kwasem, np.
Zn + HySOsoze) = ZnSO4 + H,
3Cu + 8HNO3(t0zc) = 3Cu(NO3), +2NO +4H,0
Mozliwo$¢ zachodzenia tych reakcji oraz rodzaj powstajacych produktow zaleza od potozenia
metalu w szeregu elektrochemicznym oraz od wlasciwosci kwasu uzytego do reakcji.
6. Reakcja metalu z niemetalem, np.
Fe + S = FeS
7. Reakcja metalu z rozpuszczalna sola mniej aktywnego metalu, np.
Mg + 2 AgNOs; = Mg(NOs), + 2 Ag
8. Reakcja niemetalu z zasada, np.
Cl, + 6 NaOH = 5 NaCl + NaClO; + 3 H,O
9 1 10. Reakcje soli z kwasami i1 zasadami, podczas ktérych powstaja nowe sole. Warunki
zachodzenia takich reakcji zostaly juz podane podczas omawiania metod otrzymywania kwa-

sOw 1 zasad.
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11. Reakcje migdzy dwiema solami - zachodza one wéwczas, gdy powstaja sole trud-
niej rozpuszczalne od soli stanowiacych substraty tych reakcji, np.
AgNOs; + NaCl = AgCl) + NaNOs
Rozpuszczalnos$¢ popularnych soli w wodzie przedstawia przyblizone zestawienie:
« dobrze rozpuszczalne sa sole litowcdw i amonu;
« dobrze rozpuszczalne sa azotany, octany i chlorany;
o wigkszos$¢ siarczandow nalezy do dobrze rozpuszczalnych, wyjatkami sa: PbSOs, Sr-
SO4, BaSO4, do $rednio trudno rozpuszczalnych naleza CaSO4 1 AgySOs;
o wigkszos$¢ chlorkow, bromkoéw i jodkow jest dobrze rozpuszczalna z wyjatkiem soli
Ag(I), Pb(Il) i Hg(I);
» wigkszo$¢ siarczkdéw metali jest trudno rozpuszczalna, dobrze rozpuszczalne sa siar-
czki litowcow, berylowcdw 1 amonu;
o wigkszo$¢ weglandéw i ortofosforanow jest trudno rozpuszczalna, dobrze rozpusz-

czalne sa weglany i ortofosforany litowcoéw 1 amonu.

Wodorosole i hydroksosole
W reakcjach kwasow wieloprotonowych z zasadami, tlenkami zasadowymi lub metala-
mi mozna otrzyma¢ wodorosole, jesli ilo$ci uzytych substratéw nie odpowiadaja stosunkom
stechiometrycznym, wynikajacym z reakcji catkowitego zobojetnienia, np.
NaOH + H3POs = NaH,POs + H,O diwodoroortofosforan(V) sodu
2 NaOH + H3PO4 = Na,HPO4 + 2 H,O wodoroortofosforan(V) sodu
Wodorosole sa z reguly lepiej rozpuszczalne w wodzie od soli obojetnych. Przyktado-
wo, CaCOs jest trudno rozpuszczalny w wodzie, natomiast Ca(HCO3), - dobrze. Wodorowe-
glany wapnia i magnezu powstaja podczas wietrzenia skat wapiennych i wystgpuja w wodzie
wodociagowe] nadajac jej tzw. twardo$¢ przemijajaca, ktora usuwamy podczas gotowania
wody. Znany nawoz sztuczny, superfosfat, to diwodoroortofosforan(V) wapnia, ktory dzigki
dobrej rozpuszczalnosci w wodzie jest dla roslin zrodlem tatwo przyswajalnego fosforu i
wapnia.
Analogicznie, niecatkowite zobojetnienie zasad wielowodorotlenowych prowadzi do
otrzymania hydroksosoli, np.

Zn(OH), + HCl = Zn(OH)Cl + H,O chlorek hydroksocynku
Hydroksosole sa gorzej rozpuszczalne w wodzie od soli obojgtnych. Czgsto spotykana hyd-
roksosola jest tzw. patyna, zielonkawy nalot pokrywajacy przedmioty miedziane poddane
dziataniu wilgotnego powietrza zawierajacego dwutlenek wegla. Jest to weglan hydrokso-
miedzi(Il) o wzorze (CuOH),COs.
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Zaréwno wodoro- jak i hydroksosole mozna przeprowadzi¢ w sole obojetne wiazac
wystepujace w nich jony wodorowe lub wodorotlenowe przez dodanie zasady lub kwasu, np.
Ca(HCOs3), + Ca(OH), = 2 CaCOs; + 2 H,O
Zn(OH)CI + HCl = ZnCl, + H,O

PYTANIA I ZADANIA

. Zilustrowa¢ reakcjami metody otrzymywania nastgpujacych kwasow: H3;PO4, HF, HNOs.

. W jaki sposob mozna otrzymac¢ kwas krzemowy z SiO; 1 wodorotlenek zelaza(Il) z Fe ?

3. W podanych parach kwasow zaznaczy¢, ktory jest mocniejszy i uzasadni¢ wybor:
a) HZSO?,, HzSGO3 b) st . ste C) HNOg, HN02 d) HBI‘O3, HIOg

4. Przedstawi¢ metody otrzymywania Mg(OH), 1 Fe(OH);.

5. Wymieni¢ znane wodorotlenki o charakterze amfoterycznym. Dla dwéch podaé reakcje
wykazujace ich amfoterycznos¢.

6. Poda¢ wszystkie mozliwe reakcje otrzymywania Cu(NOs), i CrCls.

7. Jakie nowe sole mozna otrzyma¢ majac do dyspozycji: AgNOs, CuCly, Mg(NOs),, LisS,
SrCl,, Na,COs. Poda¢ czasteczkowe 1 jonowe réwnania zachodzacych reakcji.

8. Wymieni¢ tatwo i trudno rozpuszczalne w wodzie siarczany, chlorki, weglany i siarczki.

9. Ktére z wymienionych substancji: CaO, ZnO, Cr,03, CuO, MgSQO,, Na,Si03, BaCOs3, Mn,07,
AI(OH)s, NaCr(OH)4, H3PO4, K5S, reaguja :
a) z wodnym roztworem NaOH,
b) z wodnym roztworem HCl
Poda¢ zapisy zachodzacych reakc;ji.

10. Nazwac nastgpujace zwiazki: KCl1O;, LiNO,, CuS, BaSOs, Fe(OH)s, Sn(OH),, MnO,,

N —
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Rozdzial 5

WIAZANIA CHEMICZNE

W oddzielnym atomie dowolnego pierwiastka kazdy elektron znajduje si¢ pod wpty-
wem dziatania jadra tego atomu oraz pozostatych elektronow. Jezeli dwa atomy zblizaja sie
do siebie to na elektrony jednego atomu bgda dodatkowo oddziatywaé elektrony i jadro dru-
giego atomu. Wskutek oddziatywan elektrostatycznych pomigdzy elektronami i1 jadrami ta-
czacych si¢ atomdéw wytwarzaja si¢ wigzania chemiczne. Tworzenie si¢ odpowiednich wia-
zan chemicznych, a tym samym powstawanie zwiazkow chemicznych, mozna wyjasni¢ daze-
niem atomow do uzyskania konfiguracji elektronowej najblizszego dla danego pierwiastka
gazu szlachetnego (dublet lub oktet elektronowy), przy czym spetnienie tej reguty nie jest wa-
runkiem koniecznym, lecz ogdlna tendencja, od ktdrej znane sa wyjatki. Uzyskanie konfigu-
racji elektronowej najblizszego gazu szlachetnego zwiazane jest z oddawaniem, przyjmowa-
niem lub uwspolnianiem elektronéw walencyjnych. Elektronowa teoria wigzan chemicznych
jest jedynie uogdlnieniem obserwowanych faktow, nie thumaczy istoty zjawiska, tym niemniej
pozwala w jednolity sposob wyjasni¢ rozne typy i liczby wiazan.

Proces tworzenia czasteczki zwiazku chemicznego musi by¢ korzystny energetycznie.
Oznacza to, ze czasteczka jest ubozsza energetycznie niz wchodzace w jej sktad oddzielne a-
tomy. Charakter wiazania chemicznego i jego wtasciwosci zaleza od wielu czynnikow, przede
wszystkim od r6znicy elektroujemnosci atoméw tworzacych dane wiazanie, ich konfiguracji
elektronowych, a takze od rozmiar6w laczacych si¢ atomow.

Wyréznia si¢ kilka rodzajow wigzan chemicznych, migdzy innymi: wigzanie jonowe,
wigzanie kowalencyjne, kowalencyjne spolaryzowane, wigzanie koordynacyjne. Taki po-
dzial nalezy traktowaé raczej jako podziat formalny, gdyz nie ma w rzeczywisto$ci wyrazne;j

granicy migdzy poszczegolnymi typami wigzan chemicznych.

Wiazanie jonowe

Wiazanie jonowe, nazywane tez heteropolarnym, powstaje wtedy, gdy atomy jednego
z reagujacych pierwiastkow tatwo oddaja elektrony, a atomy drugiego pierwiastka je przyj-
muja. Oznacza to, ze ten typ wigzania wystgpuje migdzy atomami znacznie roznigcymi si¢
elektroujemnoscia. Jego istota polega na przekazaniu przez pierwiastek elektrododatni jedne-
go lub kilku elektroné6w walencyjnych atomowi pierwiastka elektroujemnego.

Podczas tworzenia wiazania jonowego musi by¢ spetniona zasada, ze liczba elektronow

oddanych przez atomy pierwiastka elektrododatniego jest rowna liczbie elektronéw pobra-



nych przez atomy pierwiastka elektroujemnego. Stad ilosciowe stosunki reagujacych ze soba
atomow zaleza od liczby elektronéw walencyjnych pierwiastka elektrododatniego, jak i od
liczby elektrondéw, ktére atom pierwiastka elektroujemnego moze przyjac, aby uzyskac trwata
konfiguracj¢ elektronowa. Liczbg elektronéw oddanych lub pobranych przez atom danego pier-
wiastka nazywa si¢ wartosciowosciq elektrochemiczng lub elektrowartosciowosciq. Charaktery-
zuje ja znak ,,-” lub ,+” oznaczajacy, ze atom danego pierwiastka przyjat lub oddat elektrony.
Przyktadem zwiazku chemicznego o budowie jonowej jest chlorek sodu (NaCl), ktory
mozna otrzyma¢ w reakcji sodu z chlorem. Atom sodu (Na) wykazuje konfiguracje elek-
tronowa 1s2s’2p®3s', a atom chloru (Cl) 1s*2s*2p°3s?3p°. Reakcja pomigdzy tymi pier-
wiastkami polega na oddaniu jednego elektronu przez elektrododatni atom Na 1 pobraniu go
przez elektroujemny atom Cl, w wyniku czego powstaje kation Na' i anion CI”, przy czym
kazdy z jonow osiaga konfiguracje najblizszego mu gazu szlachetnego, odpowiednio neonu
(Ne) 1s?2s2p° i argonu (Ar) 15*2s*2p°3s?3p°. Elektrowartosciowosé¢ sodu wynosi wige +1,
a chloru -1. Poniewaz atomy sodu i chloru osiagaja trwala konfiguracje gazu szlachetnego,
proces jest korzystny energetycznie a utworzone jony, dodatni i ujemny, przyciagaja si¢ dzig-
ki dziataniu sit elektrostatycznych. Mozna to przedstawi¢ graficznie, uwzgledniajac jedynie

elektrony walencyjne:

Na. + Cl — [Na]” [Cl]

Utworzone krysztaly chlorku sodu sktadaja si¢ wigc z dodatnich jondéw sodu i ujemnych jo-
néw chloru. Kazdy kation Na' jest symetrycznie otoczony przez sze$é¢ anionéw CI™, znajduja-
cych si¢ w identycznej odlegltosci, i odwrotnie kazdy jon Cl™ otoczony jest przez sze$¢ jondow
Na'. W tego rodzaju jonowej sieci przestrzennej nie udaje sie wyrézni¢ pojedynczych ,.czq-
steczek NaCl”, mozna jedynie traktowac caty krysztat jako jedna olbrzymia czasteczkg. Wzor
NaCl jest wigc jedynie skroconym, umownym zapisem informujacym, ze w chlorku sodu na

jeden jon Na™ przypada jeden jon CI".

Innym przyktadem zwiazku chemicznego o budowie jonowej jest fluorek wapnia
(CaF,). Atom wapnia (1s*2s*2p®3s*3p®4s?) oddaje dwa elektrony walencyjne dwom atomom
fluoru (1s*2s*2p”), w wyniku czego powstaje kation Ca®* (1s*2s*2p°3s*3p®4s”) i dwa aniony
F~ (1s*252p%). Oznacza to, ze wartosciowo$é elektrochemiczna wapnia wynosi +2, a kazdego

z atomow fluoru -1.
Ca + . —= [Ca]”
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Sie¢ krystaliczna fluorku wapnia (CaF;) ma odmienna struktur¢ w poréwnaniu z siecig NaCl.
W krysztale CaF, kazdy kation wapnia jest otoczony o$mioma anionami fluorkowymi, a kazdy
jon fluorkowy tylko czterema jonami Ca®*. Rowniez i w tym przypadku nie udaje si¢ w sieci
przestrzennej wyr6zni¢ pojedynczych ,,czgsteczek CaF,” — elementami sieci krystalicznej sa jo-
ny Ca® i F .

W opisanych dwoéch przyktadach roznica elektroujemnos$ci (AX), w skali Paulinga, mig-
dzy atomami pierwiastkow tworzacych wiazanie jonowe wynosi: AX = X¢j - Xna = 3,2 - 0,9 =
2,3 1 AX=Xp-Xca=4,0-1,0=3,0. Przyjmuje si¢, ze wiazanie ma charakter jonowy, jezeli
AX > 1,7. Duza réznica elektroujemnosci cechuje pary pierwiastkéw, z ktdrych pierwszy na-
lezy do grupy litowcow lub berylowcoéw (z wyjatkiem berylu) a drugi do tlenowcéw lub fluo-
rowcow, np. KF, CsBr, CaCl,, Na,S, BaO itp. Ponadto wiazania jonowe wystepuja w tlen-
kach niektorych innych metali, np. Al,O3;, w wodorotlenkach, np. NaOH zbudowany jest z jo-
né6w Na'" i OH™ oraz w wigkszosci soli, np. K,SOy sktada si¢ z kationéw potasu K' i aniondéw
siarczanowych SO42_.

W normalnych warunkach zwiazki jonowe sa ciatami statymi, twardymi, o stosunkowo
wysokich temperaturach topnienia i wrzenia. W stanie statym sa ztymi przewodnikami pradu
elektrycznego. Natomiast bardzo dobrze przewodza prad po stopieniu oraz po rozpuszczeniu

w wodzie i innych rozpuszczalnikach polarnych.

Wiazanie kowalencyjne

Wiazanie kowalencyjne, czgsto nazywane wiqzaniem atomowym, powstaje migdzy ato-
mami pierwiastkow wykazujacymi taka sama tendencj¢ do przyjmowania lub oddawania
elektrondw. Wystepuje wigc ono w czgsteczkach homojgdrowych, tzn. zbudowanych z dwoch
atomow tego samego pierwiastka, np. w Ha, Ny, O, Cl, itp. W tych przypadkach konfiguracja
gazu szlachetnego (dublet lub oktet elektronowy) zostaje osiagnigta przez utworzenie jednej
lub kilku wspolnych par elektronowych, przy czym kazdy z atoméw tworzacych wiazanie
kowalencyjne dostarcza jednakowej liczby niesparowanych elektronéw do wspolnego uzytku.
Ta liczba niesparowanych elektronow, zdolnych do utworzenia wigzania atomowego nazy-
wana jest wartosciowosciq kowalencyjna danego pierwiastka. Wspdlne, wiazace pary elek-
tronowe wchodza rownoczesnie w uktady elektronowe obu taczacych si¢ atoméw. Obszar
przestrzeni, w ktérej istnieje okreslone prawdopodobienstwo (okoto 90%) znalezienia uwspol-
nionych elektronow nazywa si¢ orbitalem molekularnym (czqsteczkowym).

W opisany sposob tacza si¢ na przyktad dwa atomy chloru (1s*2s*2p°®3s?3p’) lub dwa
atomy azotu (1s°2s72p°):

33



:«Cl- + Cl: — :Cl:Cl: ICl— I
5 vy 1ub
IN- +  N: — :N:N: IN=NI|

W czasteczce chloru (Cl,) dwa wspdlne elektrony, a w czasteczce azotu (N;) szes¢ wspolnych
elektronow, narysowanych w §rodku migdzy symbolami pierwiastkOw, nazywane sa wspol-
nymi parami elektronowymi. Naleza one rownoczesnie do obydwu atomow. W ten sposob
kazdy atom chloru oraz kazdy atom azotu uzyskal zewnetrzna konfiguracje gazu szlachetnego
(oktet). Uwspolnienie wigcej niz jednej pary elektronowej stanowi przyczyng tworzenia si¢
wiazan podwojnych lub potrdjnych, tak wige w czasteczce N, wystepuje wigzanie potrojne.
Liczba wiazan jest rowna liczbie niesparowanych elektronow w atomie azotu, co oznacza, ze
azot jest trojwartosciowy. Zwykle, kazda wspdlna parg elektronowa oznacza si¢ za pomoca
poziomej kreski ,,—” taczacej symbole pierwiastkow, a kazda parg elektronow nie zaangazo-
wana w tworzenie wiazania, tzw. wolnq pare elektronowq oznacza si¢ kreska przylegajaca do

symbolu pierwiastka.

Zwiazki kowalencyjne wystepuja we wszystkich trzech stanach skupienia. W stanie sta-
tym tworza sie¢ krystaliczng zbudowana zazwyczaj z odrgbnych czasteczek, migdzy ktorymi
wystepuja stabe oddziatywania zwane sitami van der Waalsa. Zwiazki te maja niskie tempe-
ratury topnienia i wrzenia, rozpuszczaja si¢ w takich rozpuszczalnikach jak: etanol, aceton,
czterochlorek wegla, chloroform itp. Skroplone nie przewodza pradu elektrycznego.

W niektérych substancjach wiazania atomowe rozciagaja si¢ na cala sie¢ krystaliczna,
z utworzeniem tzw. czqsteczek olbrzymow — przykladami sa diament, krzem, krzemionka.
Substancje te sa twarde, maja wysokie temperatury topnienia i wrzenia, nie rozpuszczaja si¢

w wodzie 1 innych rozpuszczalnikach.

Wigzanie kowalencyjne spolaryzowane

Wiazanie kowalencyjne spolaryzowane (wigzanie atomowe spolaryzowane) tworzy si¢
wowczas, gdy reaguja ze soba atomy pierwiastkow nieznacznie rozniace si¢ elektroujem-
noscia (0 < AX < 1,7). Atomy tych pierwiastkow takze uwspolniaja elektrony, podobnie jak
przy powstawaniu czasteczek homojqdrowych, jednak tym razem powstajaca czasteczka jest
hetrojqdrowa, tzn. zbudowana jest z atoméw roznych pierwiastkow, a wspdlna, wiazaca para
elektronowa jest przesunig¢ta w kierunku atomu pierwiastka bardziej elektroujemnego. Taka
polaryzacja wiazania oznacza, ze orbital molekularny jest niesymetryczny, a prawdopodo-

bienstwo znalezienia elektronow wiazacych przy atomie bardziej elektroujemnym jest wigk-
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sze niz przy mniej elektroujemnym. Na atomie o wigkszej elektroujemnos$ci pojawia si¢ pe-
wien czastkowy fadunek ujemny, oznaczany 6-, na mniej elektroujemnym czastkowy tadunek

dodatni &+, a czasteczke, w ktdrej mozna wyr6zni¢ biegun dodatni i ujemny, nazywa si¢ dipolem.
Przyktadami zwiazkow chemicznych, w ktorych wystepuje wiazanie atomowe spolary-
zowane sa: chlorowodor, dwutlenek wegla, woda, dwutlenek siarki.

_ 20+
5+ 8- & 28+ o- 25

S
H—Cl 0=C=0 1’ N o/ \o
5+ 5+ o— 60—

W czasteczce HCI, z powodu wigkszej elektroujemnosci atomu chloru (Xc; = 3,2), wspdlna
para elektronowa jest silniej przyciagana przez atom chloru niz przez atom wodoru (Xg=2,1).
Z kolei w czasteczce CO,, z tego samego powodu (Xo = 3,5 a X¢c = 2,5), wiazace pary elektro-
néw znajduja sig blizej atomoéw tlenu. Takze w czasteczce wody oraz w czasteczce dwutlenku
siarki (Xs = 2,6) kazda para elektronéw wiazania, odpowiednio wodor-tlen oraz siarka-tlen,
jest silniej przyciagana przez bardziej elektroujemny atom tlenu.

Polaryzacja wiazania ro$nie w miar¢ jak zwigksza si¢ rdznica elektroujemnosci (AX)
pierwiastkow tworzacych zwiazek chemiczny. Jezeli AX = 0 to wigzanie jest wigzaniem czy-
sto kowalencyjnym, dla AX > 1,7 przyjmuje si¢, ze wiazanie ma charakter jonowy, a dla 0 <
AX < 1,7 jest wiazaniem kowalencyjnym spolaryzowanym (podane wartosci roznicy elektro-
ujemnos$ci maja charakter umowny). Tak wigc wiazanie atomowe spolaryzowane stanowi typ
posredni pomigdzy wiazaniem atomowym a jonowym. Wiasciwosci fizykochemiczne zwiaz-
kow z wiagzaniami kowalencyjnymi spolaryzowanymi zaleza od procentowego udziatu wiaza-
nia jonowego i kowalencyjnego.

Wazna cecha wszystkich wiazan kowalencyjnych jest ich charakter kierunkowy. Cza-
steczki dwuatomowe z wigzaniem kowalencyjnym spolaryzowanym sa dipolami, a czasteczki
wieloatomowe moga by¢ dipolami w przypadku niesymetrycznego rozmieszczenia wigzan w
przestrzeni. Atomy tworzace czasteczke sa ulozone przestrzennie wzgledem siebie w $cisle
okreslony sposob. W czasteczkach dwuatomowych typu A, (np. Cl, N) lub AB (np. HCI)
srodki obu atomoéw zawsze leza na linii prostej. Natomiast w czasteczkach trdjatomowych
AB,, A;B istnieja dwie mozliwosci: struktura liniowa A-B-A (np. CO;) lub katowa (np. H,O,
SO,). W przypadku czasteczek typu ABs, AB4 1 bardziej zloZzonych istnieje jeszcze wigceej
mozliwosci struktur przestrzennych. Zrodltem informacji o geometrii czasteczki jest migdzy
innymi moment dipolowy (p), ktory jest réwny iloczynowi bezwzglednej wartosci tadunku
elektrycznego (¢g) na jednym z biegunow dipola i odleglosci (/) migdzy biegunami:
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n=gq-!
Jednostka momentu dipolowego w uktadzie SI jest kulombometr [Cm], jednak dotychczas po-
wszechnie stosowana jednostka jest debaj [D], 1 D = 3,33 - 107" Cm.

Moment dipolowy czasteczki mozna wyznaczy¢ do$§wiadczalnie poprzez pomiar prze-
nikalnosci elektrycznej danej substancji. Dla wszystkich czasteczek homodwujadrowych (Ha,
N2, Oy, Cly itp.) u = 0, co $wiadczy o symetrycznym rozmieszczeniu fadunku wspélnych par
elektronowych, zgodnie z teoriqg wigzania atomowego. W czasteczkach wieloatomowych, mo-
ment dipolowy stanowi sum¢ wektorowa momentow poszczegdlnych wiazan. W przypadku
symetrycznego rozmieszczenia wigzan poszczegdlne momenty dipolowe znosza si¢ 1 cza-
steczka  jako cato$¢ nie jest dipolem, np. dla trojatomowej czasteczki CO, p = 0, co $wiad-
czy o jej liniowej budowie. Natomiast p = 1,84 D dla trdjatomowej czasteczki H,O oraz p =
1,60 D dla SO, wskazuje na ich nieliniowa budowe. Dla czasteczek wieloatomowych nie
mozna wykaza¢ jednoznacznej zalezno$ci moment dipolowy - geometria czasteczki, np. dla
BF3, SO; u =01 czasteczki te maja budowe ptaska w ksztalcie trojkata rownobocznego (atom
centralny, w tym przypadku atom boru lub siarki umieszczony jest w srodku cigzkosci trojka-
ta). Z kolei dla NH; n = 1,44 D, dla CH4 p = 0 1 pierwsza z tych czasteczek ma budowg pira-

midy o podstawie trojkatnej, a druga — tetraedryczna.

Wiazanie koordynacyjne

Wiazanie koordynacyjne stanowi szczegdlny przypadek wiazania typu kowalencyjnego.
Polega ono na utworzeniu wspolnej pary elektronowej z elektronéw pochodzacych od jedne-
go atomu, zwanego donorem. Atom drugiego pierwiastka, nazywany akceptorem, uzupehia
wlasna powtoke walencyjna elektronami donora. Takie wiazanie chemiczne nazywane jest

réwniez wigzaniem koordynacyjnym, donorowo-akceptorowym.

Przyktadem powstawania wiazania koordynacyjnego jest reakcja amoniaku (NH3) z ka-

tionem wodorowym (H"):

H +
H H 17 |
H:N: + Hf — H:N:H lub H_ITI_H
H
H H

Atom azotu w czasteczce amoniaku ma osiem elektrondw walencyjnych (okter), na ktory sk-
tadaja si¢ trzy pary elektronowe wigzan kowalencyjnych spolaryzowanych azot-wodor 1 jedna
wolna para elektronowa azotu. W kationie H' (protonie) nie ma elektronéw, dysponuje wigc
on wolnym orbitalem, tzw. lukq elektronowq. Umozliwia mu to akceptacj¢ pary elektronow,

36



w tym przypadku pochodzacej od azotu w amoniaku. Tak wigc czasteczka amoniaku jest do-
norem pary elektronowej a proton H' jej akceptorem. W kreskowych wzorach elektronowych
wiazanie koordynacyjne czgsto oznacza si¢ strzatka skierowana od donora do akceptora.

Innym przykladem wystgpowania wigzania koordynacyjnego jest kation oksoniowy
(H;0"), ktory powstaje podczas hydratacji jonu wodorowego (H") w roztworach wodnych.

W tym jonie atom tlenu jest donorem pary elektronowe;j, a kation wodoru jej akceptorem:
H,0 + H — H;0"

Wiazanie koordynacyjne wystepuje, oprocz wymienionych jonow NH; i H3;O', miedzy
innymi w tlenkach azotu, w anionach niektorych kwaséw tlenowych oraz w jonach komplekso-

wych.

PYTANIA I ZADANIA

1. Okresli¢ rodzaj wigzania (jonowe, atomowe, kowalencyjne spolaryzowane) w nastgpuja-
cych zwiazkach: NHj3, CaO, F,, SFs, P4, H,0, Sg, KBr, CS,, Bal,.

2. W kierunku ktérego atomu przesunigte sa wspdlne pary elektronowe w czasteczkach: CO,,
PH3, H,S, OF,, P,Os, BrCl, HBr, CCly, CHa, LisS.

3. Okresli¢ rodzaj wiazania 1 napisa¢ wzOr sumaryczny najprostszego zwiazku chemicznego:
a) potasu z siarka, b) strontu z bromem, c) sodu z fluorem, d) tlenu z cezem.

4. Jakie wlasciwosci przemawiaja za tym, ze w chlorowodorze wystepuje wiazanie kowalen-
cyjne a w bromku potasu jonowe ?

5. W ktorych czasteczkach wszystkie elektrony zewngtrznych powtok biora udzial w tworze-
niu wiqzaﬁ: COz, NH3, CH4, BH3, HZO ?
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Rozdzial 6

REAKCJE UTLENIANIA I REDUKCJI

Wsrod reakeji chemicznych liczng grupg stanowia te, w ktorych nastgpuje wymiana elek-
tronéw migdzy reagentami. Procesy te nazywane sa reakcjami utleniania i redukcji, reak-
cjami oksydacyjno-redukcyjnymi lub w skrocie reakcjami redoks.

Utlenianie czastki to proces, ktory sprowadza si¢ do oddawania elektronéw przez atom,
oboj¢tna czasteczke lub jon, za§ redukeja to proces polegajacy na pobieraniu elektronow
przez wymienione czastki. Substancj¢ pobierajaca elektrony nazywa si¢ utleniaczem a te,
ktora je oddaje reduktorem. Oddanie elektronow mozliwe jest tylko wowczas, gdy w ukta-
dzie obecne sa atomy, czasteczki lub jony zdolne do pobrania elektronéw. Oznacza to, ze
proces utleniania przebiega jednoczesnie z procesem redukcji i odwrotnie, redukcji towarzy-
szy zawsze utlenianie. Liczba elektronéw oddanych przez reduktor musi by¢ rowna liczbie
elektronow pobranych przez utleniacz.

Proces utleniania-redukcji mozna rowniez zdefiniowaé w oparciu o zmiang wartosci sto-
pnia utlenienia pierwiastkéw bioracych udzial w reakcji chemiczne;.

Stopien utlenienia pierwiastka, wchodzacego w sktad okres§lonej substancji, to liczba
dodatnich lub ujemnych tadunkéw elementarnych, jakie nalezaloby przypisa¢ atomom tego
pierwiastka, gdyby substancja miata budowg jonowa.

Stopien utlenienia jest pojeciem umownym, wprowadzanym w celu utatwienia bilanso-
wania rownan reakcji redoks. Poniewaz w reakcjach utleniania i redukcji atomy pierwiastkéw
zmieniaja swoj stopien utlenienia to utleniacz mozna definiowaé jako substancjg, ktdra
zmniejsza swoj stopien utlenienia a reduktor jako t¢, ktora zwigksza swoj stopien utlenienia.

Stopnie utlenienia oznacza si¢ cyframi rzymskimi, umieszczonymi w nawiasie po nazwie
zwiazku, np. siarczan(VI) zelaza(Ill) dla Fe,(SO4); lub u gory po prawej stronie symbolu
pierwiastka albo nad symbolem pierwiastka w zwiazku chemicznym. W przypadku ujemnych

wartosci stopnia utlenienia odpowiednia cyfre poprzedza si¢ znakiem minus.

-1 VI v
Hzo_H NaNV03 MIIVHO4_ NH3 KQSO4 Cng_

Do okres$lania stopni utlenienia pierwiastkow stosuje si¢ nastgpujace zasady:

1) Pierwiastkom w stanie wolnym przypisuje si¢ stopien utlenienia rowny zero, niezaleznie
od tego, czy wystepuja w postaci atoméw czy czasteczek, np.: Ca’, Hy’, CL°.
2) Stopien utlenienia wodoru w wigkszosci zwiazkow chemicznych jest rowny I, wyjatek

stanowia wodorki metali, np. NaH, CaH,, w ktoérych stopien utlenienia wodoru wynosi -I.



3) Litowce i berylowce maja staty stopien utlenienia w zwiazkach chemicznych, réwny odpo-
wiednio I 1 II.

4) Fluor, jako pierwiastek najbardziej elektroujemny, ma zawsze stopien utlenienia -I.

5) Stopien utlenienia tlenu w wigkszosci zwiazkow chemicznych wynosi -II, wyjatek stano-

wia m. in. nadtlenki, np. H,O,, w ktorych stopien utlenienia tlenu jest rowny -1.

Opierajac si¢ na powyzszych regutach mozna obliczy¢ stopien utlenienia innych pier-
wiastkow w zwiazku chemicznym lub w jonie. Nalezy pamigtac, ze:
— suma stopni utlenienia wszystkich pierwiastkow wchodzacych w sktad zwiazku
chemicznego jest rowna zeru,
— stopien utlenienia jonéw prostych, jak na przyktad Na*, CI~, Ba**, $*,
jest rowny tadunkowi jonu, a wigc odpowiednio I, -1, 11, -II,
— stopien utlenienia pierwiastka w anionie lub kationie ztozonym oblicza si¢ w taki sposob,

aby suma stopni utlenienia atomow w jonie byta rowna tadunkowi tego jonu.

Przyklad 1. Obliczy¢ stopien utlenienia chromu w dwuchromianie potasu (K,Cr,O7) 1 man-

ganu w anionie MnOy .

I x -l x -l

KzCI‘207 MnO47
2-(+1)+2-x+7-(-2)=0 X+4-(-2)=-1
x=+6 x=+7

Bilansowanie rownan reakcji utleniania i redukcji

Istnieje kilka sposobow dobierania wspolczynnikow stechiometrycznych w reak-
cjach utleniania i redukcji. Formalne mozna je okresli¢ jako: metode strzatkowa, metode re-
akcji potowkowych 1 metode algebraicznq. Metoda umownie nazywana strzatkowq wymaga
znajomos$ci zmian stopnia utlenienia pierwiastka 1 wydaje si¢ by¢ jednym z najprostszych

sposobdw dobierania wspotczynnikow.

Stosujac metodq strzatkowq przyjmuje si¢ nastepujacy tok postgpowania:
1) napisac¢ substraty i produkty reakcji,
2) oznaczy¢ stopnie utlenienia pierwiastkow w substratach i produktach; na tej podstawie
okresli¢ liczbg przyjmowanych elektrondéw przez utleniacz i oddawanych przez reduktor,
3) obliczy¢ najmniejsza wspolna wielokrotna dla liczby oddanych i pobranych elektronow,
4) wyznaczy¢ wspotczynniki stechiometryczne utleniacza i1 reduktora (sa one ilorazem naj-

mniejszej wspolnej wielokrotnej i liczby pobranych oraz oddanych elektronow),
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5) dobra¢ wspotczynniki stechiometryczne pozostalych reagentow,
6) sprawdzi¢, czy tak napisane roOwnanie reakcji jest zgodne z prawem zachowania masy i za-

sada zachowania tadunku elektrycznego.

Przyklad 2. Zbilansowa¢ rownanie:

0 VI v v

C + H,SO4 = CO; + SO, + H,O

Pierwiastkami zmieniajacymi stopien utlenienia sa wegiel 1 siarka. Atom siarki zmniejszyt
swoj stopien utlenienia z VI do IV a atom wegla podwyzszyt go od 0 do IV. Mozna formalnie
zatozy¢, ze atom siarki przyjat 2 elektrony a atom wegla oddat 4 elektrony. Utleniaczem w tej
reakcji jest wigc kwas siarkowy(VI) a reduktorem wegiel.

Zapisuje si¢ to w nastepujacy sposob:

0 VI v v

C + HZSO4 = COz + SOZ + HZO
\’ )
4e 2e

Aby liczba oddanych elektronéw byta rowna liczbie elektronéw pobranych nalezy wyznaczy¢

najmniejsza wspolna wielokrotna. Dla liczb 4 1 2 wynosi ona 4.

0 VI v v
C + H,SO4 = CO, + SO, + H,O
J )
4e 2e
4

Po podzieleniu warto$ci najmniejszej wspdlnej wielokrotnej (4) przez liczbg elektronéw od-
danych przez atom reduktora (4) otrzymuje si¢ wspodtczynnik stechiometryczny dla czynnika
utleniajacego sig¢, wynosi on (1). Natomiast po podzieleniu warto$ci najmniejszej wspolnej
wielokrotnej (4) przez liczbg elektronéw pobranych przez czasteczkg utleniacza (2) uzyskuje
si¢ wspotczynnik stechiometryczny dla czynnika redukujacego si¢ — wynosi on (2). Mozna
woweczas obliczy¢ wspotczynniki stechiometryczne dla produktow reakc;ji.

Zbilansowane rownanie reakcji przedstawia si¢ nastgpujaco:

0 VI v v
1C + 2H,SO4 = 1CO, + 2SO0, + 2H,0
J )

4e 2e
— Y
co mozna zapisac jako: C + 2 H,SO4 = CO; + 2 SO, + 2 H,O
Przyklad 3. Jezeli w reakcji redoks wystepuja dwa utleniacze lub dwa reduktory, np.:

\% 0 0 -1I 0 v
KNO3+C+S:KQS+N2+C02

to nalezy zbilansowa¢ oddzielnie dwie reakcje:
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v 0 0 0 -1I 0 v
KNO; + C + S + C = KoS + N, + CO,
0 LT

5e 4e 2¢e 4

20 4
Wowczas zbilansowane rOwnanie ma forme:

4KNO; + 5C+2S +1C=2K,S + 2N, + 6CO,
a jego ostateczna postac¢, po zsumowaniu 1 podzieleniu stronami przez dwa, jest nastgpujaca:

2KNO3; +3C + S =K,S + Ny + 3CO,

Przyklad 4. Reakcje dysproporcjonacji stanowig odrgbny typ reakcji utleniania i redukcji, po-

niewaz w tych reakcjach ten sam pierwiastek jest utleniaczem i reduktorem, np. w reakcji:

0 I a1
Cl, + NaOH = NaClO + NaCl + H,O

chlor ulega zar6wno utlenieniu (od 0 do I) jak i redukcji (od 0 do -I). Celem tatwiejszego do-

brania wspolczynnikow stechiometrycznych wygodnie jest taki substrat zapisa¢ dwukrotnie:

0 0 I 1
Cl, + CI, + NaOH = NaClO + NaCl + H,O
Tl
2xle 2xle
2

Po uwzglednieniu liczby przenoszonych elektronéw i srodowiska reakcji rGwnanie ma postac:

0 0 I I
ClL, + ClI, + 4 NaOH = 2 NaClO + 2 NaCl + 2 H,O
Tl
2x1le 2xle
2

Koncowa posta¢ rownania, po podzieleniu stronami przez dwa, mozna napisac jako:

Cl, + 2 NaOH = NaClO + NaCl + H,O

Metodq strzatkowq mozna takze dobra¢ wspotczynniki stechiometryczne w rdwnaniach
reakcji napisanych w formie jonowej — zaré6wno dla reakcji zachodzacych w §rodowisku kwa-
$nym (H"), obojetnym (H,O) jak i zasadowym (OH"). Reakcje jonowe sa to reakcje przebie-
gajace w roztworach wodnych migdzy jonami, migdzy jonami i atomami, badZz mi¢dzy jonami
1 czasteczkami. Rzeczywisty przebieg tych reakcji obrazuje zapis jonowy, np.:

2MnO; + 5NO,” + 6H' = 2Mn’" + 5NO;~ + 3H,0
Uwzglednia on indywidua faktycznie w niej uczestniczace, tzn. wymieniajace elektrony oraz

srodowisko reakcji, a pomija jony wystgpujace po obu stronach réwnania.
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Przyklad 5. Zbilansowaé rownanie: MnO,~ + SO;* + H™ = Mn*™ + SO,> + H,0.

Utleniaczem w tej reakcji jest anion MnO,~ a reduktorem jon SO5”:

VII I\ 11 VI
MnO; + SO;> + H" = Mn*" + SO,> + H,0O
0 {
S5e 2e
10

wobec tego:

VII v 1I V1
2MnO, + 5S0:> + H = 2Mn*" + 580, + H,0

T d

5e 2e

10

Po ustaleniu liczby moli utleniacza i reduktora oraz ich postaci utlenionej i zredukowanej na-
lezy zbilansowa¢ tadunki jonéw po obu stronach réwnania. Liczba tadunkéw po lewej stronie
roéwnania reakcji musi by¢ rowna ich liczbie po stronie prawej. Po stronie produktéw suma-
ryczny tadunek jonéw wynosi (-6) a po stronie substratow (-12). Zatem po lewej stronie nale-
zy wpisaé 6 jonow H', po stronie produktéw beda wowczas 3 czasteczki wody.

Zbilansowane poprawnie rOwnanie ma postac:

2MnOs + 58052 + 6 H = 2Mn*" + 580,57 + 3 H,0

PYTANIA I ZADANIA

1. Obliczy¢ stopnie utlenienia pierwiastkow w nastgpujacych zwiazkach i jonach:
Ca(NO3)2, KMHO4, NH3, HNOz, NaClO, Kle’lO4, HzOz, NaClO4, KzCI‘O4, Alz(SO4)3,
NH,NO;, Cr,0,*", COs*, H,PO,~, 105, Zn(OH),*, ClOs~, AsO;", CrO,", MnO4*".

2. Dobra¢ wspolczynniki stechiometryczne w réwnaniach reakc;ji:

a) PbO, + HBr = PbBr, + Br, + H,0

b) CuS + HNO3 = Cu(NO3)2 + HZSO4 + NO + H20

¢) KMnO4 + HCl + H,SO4 = MnSO4 + Cl, + K;SO4 + H,O
d) MnO, + I + H = Mn*" + I, + H,0

e) [Cr(OH)]” + H,0, + ... = CrOs” + H,0

f) Zn+NOz +........ = Zn*" + NH; + H,0

g) Cu+ HNO3 = CUCNO3)2 + NO + H,0
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Rozdzial 7
PODSTAWY ELEKTROCHEMII

Po zanurzeniu metalu w roztworze elektrolitu nastepuje wymiana jonéw migdzy roztwo-
rem a powierzchnia metalu. Na granicy zetknigcia metalu z roztworem pojawia si¢ roznica
potencjatu elektrycznego zwana potencjalem elektrochemicznym metalu. Jezeli ptytka me-
talu zanurzona jest w roztworze swojej soli to jej potencjal elektrochemiczny, w danej tempe-
raturze, zalezy od stezenia kationéw i od rodzaju uzytego metalu. Na powierzchni metalu
zachodzi reakcja:

Me” + z.e 2 Me
gdzie Me”" to kation metalu, Me - metal, z - liczba fadunkowa jonu (réwna liczbie wymienia-
nych elektronow), e - elementarny tadunek elektryczny elektronu.

Uktad metal - jony tego metalu (roztwor soli metalu) nazywa si¢ pélogniwem lub elek-
troda, a reakcja zachodzaca na powierzchni metalu nazywana jest reakcja elektrodowa lub re-
akcja polowkowa. Wartos¢ potencjatu E danej elektrody mozna obliczy¢ z rownania Nernsta:

R-T

z-F

E=E°+

In cpperr

E° — potencjat normalny [V]

S
— stata gazowa
mol - K

T — temperatura bezwzgledna

F =96 500 C/mol - stata Faradaya

z — liczba elektrondéw bioracych udzial w reakcji elektrodowe;
Cume — Ste€Zenie molowe kationu metalu

R =8,31

Gdy stezenie jonow metalu w roztworze jest rowne jednosci (¢~ =1 M) to potencjat

elektrody E = E° i nazywany jest potencjalem normalnym lub standardowym. Potencjat nor-
malny jest wartoscia stala charakterystyczna dla danej elektrody.

Z powodu trudnos$ci zwiagzanych ze zmierzeniem bezwzglednej wartosci potencjatu na
granicy faz metal - roztwor, wszystkie potencjaly poétogniw mierzone sa wzgledem normal-
nej elektrody wodorowej. Potencjat tej elektrody zostat przyjety umownie jako rowny zero
w kazdej temperaturze. Zestawiajac rozne potogniwa metaliczne (elektrody) wedhug wzrastaja-

cych warto$ci potencjatlow normalnych, otrzymuje si¢ tzw. szereg elektrochemiczny metali.

Metale, ktorych potencjaly normalne maja warto$ci ujemne (E° < 0) nosza nazwe metali
nieszlachetnych, natomiast wérod metali o dodatnich potencjalach normalnych (E° > 0) wy-

roéznia si¢ metale potszlachetne i1 szlachetne. Metal mniej szlachetny zawsze wypiera z roz-



tworu metal bardziej szlachetny, przekazujac do roztworu rownowazna liczbg jonéw wiasnych.
Na przyklad drut lub blacha cynkowa zanurzona w roztworze soli miedzi(II) pokrywa sig

cienka warstewka miedzi i sama ulega rozpuszczaniu, poniewaz zachodzi reakcja:

Zn + Cu*" — Zn*" + Cu
Proces ten zostaje szybko zahamowany, gdyz warstwa miedzi odseparowuje cynk od roztwo-
ru i uniemozliwia dalsze jego rozpuszczanie.
Natomiast wprowadzenie ptytki miedzianej do roztworu soli cynku nie powoduje zad-
nej przemiany:

2+ . . . .
Cu + Zn”~ — nie reaguje, poniewaz E?2 .. .. >ES .., .

Uklad ztozony z dwoch pdtogniw (elektrod) zanurzonych we wspdlnym roztworze lub
oddzielonych przegroda porowata umozliwiajaca ruch jonow 1 spetliajacy warunek, ze po pota-
czeniu elektrod zewngtrznym przewodnikiem metalicznym ptynie w nim prad nazywany jest
ogniwem galwanicznym. Przykladem ogniwa sktadajacego si¢ z dwoch elektrod metalicznych
jest ogniwo Daniella. Sktada si¢ ono z potogniwa cynkowego (ptytka Zn zanurzona w wod-
nym roztworze ZnSQOy) 1 potogniwa miedziowego (ptytka Cu zanurzona w roztworze CuSOy)
potaczonych kluczem elektrolitycznym lub rozdzielonych przegroda porowata zapobiega-
jaca mieszaniu si¢ roztwordw a jednoczesnie umozliwiajaca migracj¢ jondOw przenoszacych
tadunek. Klucz elektrolityczny to rurka szklana wygigta w ksztalcie litery U, zamknigta na
obu koncach porowata przegroda i napetniona roztworem elektrolitu, najcz¢sciej KCI.

W formie skroconej ogniwo Daniella mozna zapisa¢ schematem:
() Zn|Zn™" || Cu™'|Cu (+)
Podczas pracy tego ogniwa zachodza samorzutnie procesy opisane rOwnaniami:
Zn’ - Zn®* + 2¢ (utlenianie)

Cu” + 2e —» Cu’ (redukcja)

Zn’ + Cu*" - Zn*" + Cu’ (reakcja sumaryczna)
Elektroda, na ktorej zachodzi proces utleniania to anoda (poétogniwo o nizszym potencjale)
a elektroda, na ktdrej zachodzi proces redukc;ji to katoda (pétogniwo o wyzszym potencjale).
Procesy przedstawione rownaniami potowkowymi zachodza tylko wowczas, gdy ogniwo
pracuje, tzn. obie elektrody potaczone sa przewodnikiem umozliwiajacym przeplyw elektro-
néw z anody na katode. W ogniwie otwartym, bez przewodnika taczacego elektrody, nie za-
chodzi ani redukcja ani utlenianie.
Réznica potencjatéw elektrodowych dwoch potogniw ogniwa otwartego nazywana jest

sila elektromotoryczng ogniwa. Mozna ja obliczy¢ odejmujac od potencjatu katody poten-

46



cjat anody:

SEM:EK—EA

Przyjmujac, ze w standardowym ogniwie Daniella obie ptytki metalu zanurzone sa w 1 M

roztworach swoich soli, a wigc Ec o0y =EQ 20/, =034V 1 Ejeyzy = ES ., =-0,76 V to

sifa elektromotoryczna tego ogniwa wynosi: SEM = 0,34 — (-0,76) = 1,1 V.

W zaleznosci od wartosci potencjalu normalnego E° metal reaguje w rdéznorodny sposob z
woda, z kwasami nieutleniajacymi oraz z kwasami utleniajacymi. Sa to reakcje utleniania-

redukcji, w ktérych reduktorem jest wolny metal.

A) Reakcje metali z woda

Metale o potencjale normalnym E° < -2,3 V reaguja z woda w temperaturze pokojowej,
a produktami tej reakcji sa wodor i odpowiedni wodorotlenek, np.:
K + H,0 - KOH + 'L H,

B) Reakcje metali z kwasami nieutleniajacymi

Do kwaso6w nieutleniajacych zalicza si¢ migdzy innymi: kwasy beztlenowe (np. HCI,
HBr), kwasy karboksylowe (HCOOH, CH3;COOH, kwas szczawiowy, itp.), kwas ortofosfo-
rowy(V), rozcienczony kwas siarkowy(VI).

Metale o potencjale normalnym E° < 0 reaguja w temperaturze pokojowej z kwasem so-
Inym i innymi kwasami nieutleniajacymi wypierajac wodor z jego roztworéw:

Mg + 2 HCl = MgCl, + Hy'
W podobny sposéb reaguja te metale z rozcienczonym roztworem kwasu siarkowego(VI):
2 Al + 3 HySO04 orey = Al(SOs)3 + 3 Hy'
Metale o dodatnich potencjatach normalnych (E° > 0), np. Cu, Ag, Au nie reaguja z

kwasami nieutleniajacymi.

C) Reakcje metali z kwasami utleniajacymi

Do kwasow utleniajacych naleza miedzy innymi: stezony kwas siarkowy(VI) oraz roz-
cienczony i stgzony kwas azotowy(V). Z tymi kwasami reaguja zar6wno metale o ujemnym

jak 1 dodatnim potencjale normalnym.
a) reakcje ze stezonym H,SO,
2 Al + 6 HySO4 stz goraey) = Al(SO4)s + 380" + 6 H,0

2 Ag + 2 HySO04 sy = Ag:S0s + SO, + 2 H,0
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b) reakcje z HNO;

W przypadku metali nieszlachetnych, a wigc o E° < 0, nie mozna poda¢ jednoznacznych
regul opisujacych ich zachowanie si¢ wobec rozcienczonego i st¢zonego roztworu kwasu azo-
towego(V). Produktami reakcji, oprocz tlenkéw czy azotanow(V) metali, moga by¢ migdzy
innymi: tlenek azotu, dwutlenek azotu, wolny azot lub s61 amonowa. Zalezy to w duzym stop-
niu od charakteru samego metalu oraz st¢zenia stosowanego kwasu.

W przypadku dziatania bardzo rozcienczonego roztworu HNO; na magnez, mangan lub
cynk powstaje czasteczkowy wodor:

Mg + 2 HNOs (ardrorore) = Mg(NO3), + Hy'
Natomiast w reakcji glinu, zelaza lub niklu juz z kilkunastoprocentowym roztworem
HNO; powstaje tlenek azotu:
Al + 4HNO; 4oe) = AIINO3); + NO' + 2 H,0
Z kolei cynk moze redukowa¢ HNO; do NH, "
47Zn + 10 HNO; (roze) = 4 Zn(NOs), + NH4sNOs + 3 H,O

Takze miedz (E° > 0) rozpuszcza si¢ w rozcienczonym roztworze kwasu azotowego(V):
3 Cu + 8 HNOj3 roze) = 3 Cu(NO3), + 2NO" + 4 H,O

Niektére metale nieszlachetne, jak glin, zelazo, nikiel ulegajace tatwo dziataniu rozcien-
czonego kwasu azotowego(V), nie rozpuszczaja si¢ w kwasie stgzonym; wystepuje tu tzw.
zjawisko pasywacji, polegajace na tworzeniu si¢ pod wptywem takiego kwasu cienkiej, po-
krywajacej szczelnie powierzchni¢ metalu, warstewki tlenku odpornego na dziatanie kwasu.

Metale potszlachetne i szlachetne (0 < E° < +1 V) takze reaguja ze stezonym HNO;.
Jednym z produktow reakcji jest zawsze tlenek niemetalu (metale te nie wypieraja wodoru z
kwasow):

3Ag + 4 HNO;s ez) = 3 AgNO; + NO' + 2 H,0

Najbardziej szlachetne metale, np. Au 1 Pt, nie reaguja nawet ze stgzonymi kwasami utlenia-

jacymi, reaguja natomiast z tzw. ,,woda krolewska” (mieszaning stez. HCl 1 HNOs3).

Elektroliza

Zespot procesoOw fizycznych 1 chemicznych zachodzacych podczas przeptywu przez
elektrolit statego pradu elektrycznego nazywamy elektroliza. Podczas elektrolizy zachodza
procesy odwrotne w stosunku do przemian zachodzacych w czasie pracy ogniwa galwanicz-
nego. Jony elektrolitu przemieszczaja si¢ w kierunku odpowiedniej elektrody — aniony kieruja

si¢ do anody, gdzie ulegaja utlenieniu, za$§ kationy daza do katody, na ktorej zachodzi reduk-
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cja. We wszystkich procesach elektrochemicznych katoda jest zawsze elektroda, na ktorej
zachodzi proces redukceji, za$ anoda — elektroda, na ktorej zachodzi utlenianie. Znak elek-
trod w elektrolizerze jest przeciwny do znaku elektrod w ogniwie galwanicznym, albowiem w
elektrolizerze katoda jest polaczona z ujemnym, a anoda z dodatnim biegunem zewngtrznego
zrodta pradu.

Elektroliza przebiega tylko wowczas, gdy do elektrod przytozone jest napigcie wyzsze
od sity elektromotorycznej (SEM) ogniwa. Najnizsze napigcie potrzebne do zapoczatkowania
elektrolizy nazywa si¢ napigciem rozkladowym.

Procesy chemiczne zachodzace podczas elektrolizy sa uzaleznione od sktadu roztworu,
materiatu elektrod, przylozonego napigcia i temperatury. W niektorych wypadkach produkty
elektrolizy moga wchodzi¢ w reakcje wtérne z materiatem elektrod lub z substancjami obec-
nymi w roztworze. W tym rozdziale zostanag omoéwione procesy zachodzace na elektrodach
obojetnych (sa nimi najczesciej elektrody wykonane z platyny lub grafitu) podczas elektrolizy
wodnych roztworéw kwasow, zasad i soli. O tym, ktore jony beda sig utlenia¢, a ktore redu-
kowa¢ tatwiej od innych decyduje przede wszystkim potencjal danej reakcji elektrodowe;.
Nalezy takze pamieta¢, ze nawet w obojetnych roztworach wodnych zawsze sa jony H' i OH™
pochodzace z autodysocjacji wody oraz czasteczki wody, ktore rowniez moga ulegaé reakcjom

elektrodowym.

e Reakcje katodowe

Przy najnizszym napigciu ulegaja roztadowaniu kationy metali o najwigkszych warto-

$ciach potencjalow normalnych E°, zgodnie z réwnaniem:

Me*" + z.e —> Me
Jednak w praktyce, w roztworach wodnych redukcji ulegaja kationy o potencjale wyzszym od
potencjatu glinu (E° = — 1,67 V), czyli polozone w szeregu elektrochemicznym za glinem.
Natomiast metali potozonych w szeregu elektrochemicznym przed glinem (np. Mg, Na, Ca,
Ba, K, Li) nie mozna wydzieli¢ elektrolitycznie z wodnych roztworéw na elektrodach meta-
licznych (z wyjatkiem elektrody rteciowej).

Jezeli roztwor elektrolitu nie zawiera kationéw metali mogacych si¢ roztadowac, wow-
czas na katodzie wydziela si¢ wodor — pochodzacy z redukcji kationow wodoru (jezeli roz-
twor elektrolitu ma odczyn kwasny) lub z redukcji wody:

2H" +2¢ - Hy'
2H0 + 2e - H,' + 20H

Gdy roztwoér poddawany elektrolizie zawiera kilka kationow metali, np.: Me()), Me(j, ...,
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(Eg) < E{,) <...) to roztadowaniu ulega na katodzie najpierw kation o najwyzszym potencjale

wydzielania, a po wyczerpaniu si¢ kationéw tego metalu rozpoczyna si¢ roztadowywanie ko-
lejnego jonu:

Me(;, + z-e - Me@p) (wydzieli sig jako pierwszy)

Me) + z-e = Meq

e Reakcje anodowe

W pierwszej kolejnosci roztadowaniu ulegaja aniony kwasoéw beztlenowych, np. CI,

Br,I, Sz_, zgodnie z rGwnaniem:
2X > Xy + 2e (gdzie X =Cl, Br lub I)

Jezeli roztwor elektrolitu nie zawiera takich anionéw to na anodzie wydziela sig tlen,
pochodzacy z rozktadu anionow wodorotlenowych (gdy roztwor elektrolitu ma odczyn zasa-
dowy) lub z utleniania czasteczek wody:

20H > %0," + HO + 2e
H,0 - %0, +2H + 2¢
Obecne w roztworze aniony kwasow tlenowych nie roztadowuja si¢, a na anodzie zachodzi

drugi z wyzej napisanych proceséOw (utlenianie wody).

o Bilans procesu elektrolizy

I prawo Faradaya
Masa substancji wydzielonej na elektrodzie w czasie elektrolizy jest proporcjonalna do wiel-

kosci tadunku elektrycznego Q = I - t, ktory przeplynql przez elektrolit.

m=k-I-t

m — masa substancji wydzielona przez prad o natgzeniu I amperéw w czasie t sekund

k= ﬁF — rownowaznik elektrochemiczny, czyli masa substancji wydzielona przez tadunek
’ jednego kulomba (1C=A - s)
M — masa molowa wydzielonego jonu
z — liczba elektronéw przeniesionych w reakcji elektrodowej
F — stata Faradaya (F = 96500 C)
Stata Faradaya, w skrocie zwana faradayem oznacza tadunek 1 mola elektrondw. Mie-

dzy stala Avogadra N4, stala Faradaya F 1 tadunkiem elementarnym elektronu e istnieje na-

stepujaca zaleznos¢:
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F=e- NA
1F=1,6022-107"® C- 6,022 - 10 mol™ = 96484,5 C/mol ~ 96500 C/mol

1I prawo Faradaya
Masy roinych substancji wydzielone na elektrodach podczas przeplywu jednakowego la-

dunku elektrycznego Q = I - t sq proporcjonalne do ich rownowaznikow elektrochemicznych.

k
&=_1 (Il t, =1, tz)
m, kz
PYTANIA I ZADANIA

1. Do probéwek zawierajacych roztwory wodne: CuSQOg4, Pb(NO3),, MgSO4 1 AICl; wrzuco-
no blaszki cynkowe. W ktorych roztworach przebiegly reakcje ? Napisa¢ rownania tych
reakcji.

2. Uzupetni¢ réwnania podanych nizej reakcji lub zaznaczy¢, ze reakcja nie zachodzi:

a) Ag + CuSO4 —
b) Cu + HCl —»

c) Zn + AI(NO3); —
d) Fe + Pbm03)2 -

3. Obliczy¢ warto$¢ potencjatu elektrody srebrowej, w temperaturze 298 K, w roztworze
jonéw Ag’ o stezeniu 0,1 M.

4. Plytke¢ cynkowa o masie 10 g zanurzono do roztworu azotanu(V) srebra(l). Po zakoncze-
niu reakcji 1 wysuszeniu ptytki jej masa wynosita 10,5 g. Obliczy¢, ile graméw cynku
przeszto do roztworu oraz ile gramoéw AgNOs zawieral roztwor ?

5. Poda¢, ktory z metali stanowi dodatni, a ktéry ujemny biegun ogniwa oraz okresli¢ kieru-
nek przeptywu elektronow w przewodniku taczacym bieguny ogniw:

a) Fe[Fe” || Sn*"|Sn  b) Cu|Cu®" || Pt*"|Pt ¢) AglAg" || Zn*|Zn

6. Zbudowano ogniwo z plyt otowianej i magnezowej, zanurzonych w 1 M wodnych roz-
tworach swych dwuwarto$ciowych kationéw. Okresli¢ znaki obu elektrod, obliczy¢ war-
tos¢ SEM w warunkach standardowych i1 poda¢ schemat ogniwa.

7. Podczas pracy ogniwa Daniella: Zn|Zn*" || Cu*"|Cu masa elektrody cynkowej zmalata o
0,25 g. Ustali¢, jak zmienita si¢ masa elektrody miedziane;.

8. Podczas pracy pewnego ogniwa masa elektrody niklowej potogniwa Ni**/Ni zmalata 0 0,2 g,
a masa elektrody metalowej drugiego pétogniwa Me'/Me wzrosta o 0,74 g. Ustalié¢ z ja-
kiego metalu wykonano druga elektrodg ?

9. Podczas procesu elektrolizy wodnego roztworu chlorku miedzi(I) otrzymano 2,24 dm’
chloru odmierzonego w warunkach normalnych. Obliczy¢ ile graméw CuCl, uleglo elek-
trolizie.

10. Przez roztwor soli srebra przepuszczano prad o natezeniu 5 A. Na katodzie wydzielito si¢
10,8 g srebra. Obliczy¢ czas trwania elektrolizy.
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Rozdzial 8

STECHIOMETRIA

Dziedzina chemii zwana stechiometrig (w jezyku greckim stoicheion oznacza pierwia-
stek a metron - miara) zajmuje sig iloSciowymi relacjami pomig¢dzy substancjami ulegajacymi
reakcjom chemicznym. Dlatego obliczenia stechiometryczne dotycza gtownie sktadu zwiazkow
chemicznych, a takze stosunkow ilosciowych migdzy reagujacymi substancjami oraz produk-
tami reakcji. Do obliczen wykorzystuje si¢ wzory 1 rownania chemiczne, podstawowe pojecia
1 prawa stechiometryczne, a w przypadku gdy reagenty wystepuja w fazie gazowej, réwniez
prawa gazowe.

Wzor chemiczny informuje o skladzie wagowym substancji. Ze wzoru chemicznego
ditlenku wegla wynika, ze stosunek Mc : (2 - Mp) =3 : 8 1 w kazdej ilosci tego zwiazku stosu-
nek masy wegla do masy tlenu wynosi 3 : 8. Przedstawiony przyktad jest ilustracja prawa
stalosci sktadu, zwanego rowniez prawem stosunkow statych, ktore stosuje si¢ do wszystkich
zwiazkéw chemicznych. Prawo to pozwala w oparciu o wzdr obliczy¢ zawarto$¢ procentowa
poszczegblnych pierwiastkow w danej substancji, a takze ilo$¢ danego sktadnika w dowolne;j
ilosci zwigzku.

Najprostszy wzor chemiczny zwany jest wzorem empirycznym. Najczesciej jest on
wzorem rzeczywistym. Czgsto jednak wzor rzeczywisty jest wielokrotnoscia wzoru empi-
rycznego. Na przyktad wzor empiryczny benzenu ma posta¢ CH, a wzér rzeczywisty CsHg. W
zwiazku z tym do ustalenia wzoru rzeczywistego konieczna jest znajomo$¢ masy molowej
zwiazku.

Zgodnie z prawami stechiometrycznymi réwnania chemiczne informuja o stosunkach
masowych w jakich substancje reaguja. Znajac ilos¢ jednego z substratéw lub produktow re-
akcji, mozna na podstawie réwnania chemicznego obliczy¢ ilosci wszystkich innych substan-

cji bioracych udzial w tej reakcji.

Przyklady podstawowych typow obliczen stechiometrycznych

1. Ustalanie wzorow w oparciu o masy atomowe i czasteczkowe oraz molowe

Przyklad 1. Z ilu atomow tlenu sktada si¢ czasteczka jednej z odmian alotropowych tlenu
jesli jej masa czasteczkowa wynosi 48 u (zazwyczaj stosowane sa masy zaokraglone w celu

utatwienia obliczen) ?



Rozwiqzanie. Poniewaz masa atomowa tlenu wynosi w przyblizeniu 16 u, a masa czastecz-
kowa rozwazanej odmiany tlenu wynosi 48 u (jest wigc trzy razy wigksza) wnioskowa¢ mozna,

ze czasteczka sktada sig z trzech atomow tlenu. Ta odmiana alotropowa tlenu zwana jest ozonem.

Przyklad 2. Jaka jest masa molowa pierwiastka X w zwiazku o wzorze CsH2Xs, ktorego
masa czasteczkowa wynosi 180 u ?

Rozwiqzanie. Masa molowa pierwiastka X, (M) jest wielko$cia nieznana. Korzystajac z
warto$ci mas atomowych (zaokraglonych) zamieszczonych w uktadzie okresowym, na pod-
stawie wzoru chemicznego obliczy¢ mozna maseg czasteczkowa zwiazku i porownaé z warto-
$cig podana w zadaniu:

6-12 +12-1+6-A(X) =180
stad obliczone A, (X)=16,aMx =16 g.

Przyklad 3. Zawarto$¢ siarki w siarczanie(VI) trojwartoSciowego metalu wynosi 28,07%.
Obliczy¢ masg molowa metalu i napisa¢ wzor zwiazku.
Rozwigzanie. Wzor siarczanu( V1) tréjwarto§ciowego metalu (Me) ma postac:
Mey(S04)3
3 mole jondw SO4> majq mase 288 g, masa 1 mola metalu wynosi x g, a masa 1 mola zwiaz-
ku wynosi (288 + 2x) g. W tej ilo$ci znajduje sig¢ 96 g siarki, ktora stanowi 28,07%. Wszyst-
kie te wielko$ci mozna powiaza¢ zaleznos$cia:
(288 +2x) - (28,07/100) = 96
Stad obliczy¢ mozna x: x =27 g.

Metalem, ktéry ma mas¢ molowa 27 g, jest glin, zatem zwiazek ma wzor Aly(SOs)s.

2. Ustalanie skladu iloSciowego zwigzkow chemicznych

Przyklad 4. Ile gramoéw wody znajduje si¢ w 25 g CuSO4- SH,0 ?
Rozwiqzanie. W jednym molu tego zwiazku znajduje si¢ 5 moli wody. Masa molowa
CuSOy4 - 5H,0 wynosi 250 g, a masa 1 mola wody 18 g, czyli:
w 250 g CuSO4- SH,O  znajdujesie 518 =90 g H,O
a zatem w 25 g CuSO4- SH,O  znajduje sig x g H,O

Stosunek stechiometryczny jest nastgpujacy:
250g:90g=25g:x
Stadx =9 g H,0, czyli w 25 g uwodnionego siarczanu(VI) miedzi(Il) znajduje si¢ 9 g wody.
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Przyklad 5. W jakiej ilosci chalkopirytu zawierajacego 90% CuFeS, znajduje si¢ 0,25 tony
miedzi ?
Rozwiqzanie. Mc, = 63,5 g/mol, M¢res, = 183,5 g/mol.
Ze stosunku stechiometrycznego wynika, ze:
183,5 kg CuFeS, zawiera 63,5 kg Cu
zatem x kg CuFeS, zawiera 250 kg Cu
Ze stosunku:
183,5kg : 63,5 kg =x:250 kg
obliczy¢ mozna x = 7224 kg CuFeS,
722.,4 kg (0,7224 t) CuFeS; stanowi 90% catej ilosci (y) chalkopirytu, czyli
(90/100) - y=0,9 -y=0,722,4
stad y = 802,7 kg chalkopirytu.
A zatem 0,25 t miedzi znajduje si¢ w 0,8027 tony chalkopirytu.

3. Wyznaczanie wzoru chemicznego ze skladu ilosciowego zwigzku chemicznego

Przyklad 6. Pewien zwiazek chemiczny zawiera 50% masowych siarki 1 50% tlenu. Ustali¢
wz6r chemiczny tego zwiazku.
Rozwiqzanie. Biorac pod uwage probke 100 g zwiazku, masa taka zawiera 50 g siarki i

50 g tlenu. Ilo$ci moli siarki i tlenu wynosza:

50 g : 32 g/mol = 25/16 mola atomdw siarki

50 g : 16 g/mol = 50/16 mola atoméw tlenu
Stosunek molowy siarki do tlenu wynosi wigc jak 25/16 : 50/16 = 1 : 2. Najprostszy wzor
zwiazku to SO,.

Przyklad 7. W wyniku catkowitej redukcji 2,0 g jednego z tlenkéw miedzi otrzymano 1,6 g
miedzi. Ustali¢ wzor tego tlenku 1 podac¢ jego nazwe.
Rozwiqzanie. Na podstawie prawa zachowania masy obliczy¢ mozna masg tlenu w
probce badanego zwiazku chemicznego:
20g-1,6g=04

Probka zawiera zatem:

1,6 : 64g/mol = 0,025 mola atomoéw miedzi

0,4 : 16 g/mol = 0,025 mola atomoéw tlenu
Stosunek molowy miedzi do tlenu wynosi wigc:
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0,025:0,025=1:1
a wigc wzor tlenku jest nastgpujacy: CuO — jest to tlenek miedzi(II).

Przyklad 8. Ustali¢ wzor empiryczny (uproszczony) zwiazku, jesli jego sktad procentowy
(wagowy) jest nastepujacy: 22,85% sodu, 21,50% boru i 55,64% tlenu.
Rozwiqzanie. Zwiazek sklada si¢ z sodu, boru i tlenu o niewiadomym stosunku molo-
wym poszczegdlnych sktadnikoéw, co wyraza wzor:
Na,B,0,
gdzie x, y, z, oznaczaja liczby moli jonéw lub atoméw. Z podanego skladu procentowego
wynika, ze w 100 g zwiazku o wzorze Na,B,0, znajduje sig:
22,85 g sodu, czyli 22,85 g : 23 g/mol = 0,993 mola atoméw Na
21,50 g boru, czyli 21,5 g : 10,8 g/mol = 1,991 mola atoméw B
55,64 g tlenu, czyli 55,64 g : 16 g/mol = 3,477 mola atoméw O
Wartosci te otrzymane zostaty przez podzielenie mas poszczegélnych pierwiastkéw przez ich
masy molowe (n = m/M). Stosunki molowe w zwiazku sa wigc nastgpujace:
x:y:z =0,993:1991:3,477
Po podzieleniu przez najmniejsza liczbg moli (0,993) otrzymuje sig:
x:y:z=1:2:35
co jest rownowazne stosunkowi: 2 : 4 : 7 (liczby catkowite).

Wzor empiryczny soli ma wige posta¢ Na;B4O7.

Przyklad 9. Przez catkowite spalenie w nadmiarze tlenu 1,92 g zwiazku organicznego otrzy-
mano 2,64 g ditlenku wegla i 2,16 g wody. Wyznaczona masa molowa zwiazku wynosi 32
g/mol. Jaki jest wzor empiryczny i rzeczywisty zwiazku ?
Rozwiqzanie. W pierwszym etapie nalezy obliczy¢ masy wegla i wodoru zawarte w
produktach spalenia 1,92 g zwiazku. Ze stosunku stechiometrycznego wynika, ze:
44 ¢ CO, zawiera 12gC
a 2,64gC0O, zawiera xgC
Z proporcji: 44¢:12g = 2,64g:x
obliczy¢ mozna x=0,72 g C.
Analogicznie: 18 gH,O zawiera 2gH
a 2,16 gHOzawiera ygH
Z proporcji: 18g:2g = 2,16y
obliczy¢ mozna y=0,24 g H.
Gdyby zwiazek skladal si¢ wylacznie z wegla i wodoru to suma mas tych pierwiastkow byta-
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by réwna masie spalonej probki. Tymczasem suma mas wegla i wodoru wynosi: 0,72 g + 0,24
g==0,96 g. Roznice: 1,92 g— 0,96 g = 0,96 g stanowi tlen. W 1,92 g zwiazku o wzorze:
C«H,0,
znajduje sig: 0,72 g wegla, czyli 0,72 g : 12 g = 0,06 mola atoméw C
0,24 g wodoru, czyli 0,24 g : 1 g/mol = 0,24 mola atomow H
0,96 g tlenu, czyli 0,96 g : 16 g/mol = 0,06 mola atomow O
Stosunek liczby moli pierwiastkéw w badanym zwiazku jest nastgpujacy:
x:y:2z=0,06:0,24:0,06=1:4:1
Stad sktad zwiazku wyraza wzér empiryczny: CH4O. Masa molowa substancji o takim sktadzie
wynosi 1 -12g+4-1g+1-16 g=32 gijest rbwna rzeczywistej masie molowej substancji.
A wigc analizowany zwiazek ma wzor rzeczywisty taki sam jak wzor uproszczony: CH4O lub

w innym zapisie CH3;OH.

3. Obliczenia na podstawie réwnan chemicznych

Przyklad 10. Ile graméw FeS otrzymano, jesli do reakcji wzigto 0,4 mola zelaza i 10 g siar-
ki? Ktory ze substratow 1 w jakiej ilo$ci pozostanie po reakcji ?
Rozwiqzanie. Z rdwnania reakcji:
Fe + S =FeS
wynika, ze aby utworzy¢ jeden mol produktu jeden mol zelaza reaguje z jednym molem siar-
ki. W pierwszym etapie obliczen nalezy sprawdzi¢, czy ilosci substratow reakcji (zelazo i
siarka) pozostaja w stosunku stechiometrycznym, tzn. wynikajacym z réwnania reakcji. W
tym celu nalezy sprawdzi¢ np. czy ilo$¢ siarki jest wystarczajaca aby przereagowac z podana
w warunkach zadania ilo$cia zelaza. Z proporcji:
1 mol Fe  reagujez 1 molem, tzn. 32 g siarki

a 0,4 molaFe reagujez x g siarki
obliczy¢ mozna, ze do catkowitego zuzycia zelaza potrzebna jest nast¢pujaca ilo§¢ gramow
siarki:  x=12,8g.
Tymczasem w warunkach zadania podano, ze w uktadzie reakcyjnym jest tylko 10 g siarki, a
wigc jest jej za malo zeby przereagowac z calg iloScia zelaza. Siarka jest wigc w tzw. niedo-
miarze stechiometrycznym. Zelazo natomiast jest w tzw. nadmiarze stechiometrycznym. Ilo$é
powstajacego produktu jest zawsze determinowana ilo$cia substratu bedacego w niedomiarze.
W drugim etapie obliczen nalezy wigc obliczy¢ ilo$¢ Zelaza ktdre przereaguje z siarka bedaca
w niedomiarze. Z proporcji:
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32gS  reagujez 56 gFe

a 10gS reagujez ygFe
obliczy¢ mozna liczbg gramow zelaza, ktora przereaguje z 10 g siarki: y=17,5¢g
Z poczatkowej ilosci zelaza rownej 0,4 mola - 56 g/mol = 22,4 g pozostanie 22,4 — 17,5 =
4,9 grama tego metalu.

Masa produktu reakcji (zgodnie z prawem zachowania masy) jest rOwna sumie mas

reagujacych substratow:

Mpes =Mpe T s =175g+10g=275¢g
Uwaga ! Jesli zadanie sprowadza si¢ tylko do stwierdzenia, ktora substancji jest w nadmiarze,
a ktora w niedomiarze stechiometrycznym najtatwiej zrobi¢ to przeliczajac podane ilosci (ma-
sy, objetosci) na liczbe moli 1 pordwnujac je ze wspotczynnikami stechiometrycznymi reakcji.
W tym przypadku podana w warunkach zadania masa 10 g siarki odpowiada 0,31 mola, co
biorac pod uwage stechiometri¢ reakcji, oznacza ze jest ona w niedomiarze w stosunku do

zelaza bedacego w ilosci 0,4 mola.

Przyklad 11. Do zamknigtego naczynia zawierajacego w warunkach normalnych 10 dm’
amoniaku wprowadzono nadmiar chlorowodoru. Ile graméw chlorku amonu powstato ?
Rozwiqzanie. Z rdwnania reakcji:
NH; + HCI1 = NH4Cl

wynika, ze z 1 mola amoniaku powstaje 1 mol chlorku amonu. Mgy = 53,5 g/mol.

Wiec z 22.4dm’ powstaje 53,5 g NH4Cl
az 10 dm’ powstaje x g NH4Cl
Z proporcji: 22,4dm’:53,5¢g=10dm’: x

wynika, ze x =23,8 g NH4Cl
A zatem w reakcji powstanie 23,8 g NH4CI.

Przyklad 12. Na 100 g preparatu zawierajacego 85% fosforku wapnia podziatano woda. Obli-
czy¢ objetos¢ wydzielonego fosforowodoru w temperaturze 27°C 1 pod ci$nieniem 1199,7 hPa.
Rozwiqzanie. Z rdwnania reakcji:
CasP, + 6 H,O =3 Ca(OH); + 2 PH;

wynika, ze z 1 mola fosforku wapnia (M = 182 g/mol) otrzymuje si¢ 2 mole fosforowodoru. Z
proporcji:

ze 182 g CasP, otrzymuje si¢ 2 mole PH3

az 0,85-100 g CazP, otrzymujesi¢ x moli PHj
obliczy¢ mozna wydzielong liczbg moli PH;:  x = 0,93 mola.
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Wydzielona w podanych warunkach cisnienia i temperatury objetos¢ fosforowodoru obliczy¢
mozna z rownania Clapeyrona:

_n-R-T 0,93 mol-(8,31J/mol)-300 K
p 1,1997-10° Pa

\Y =0,02 m?

Przyklad 13. Jaka jest wydajno$¢ reakcji otrzymywania zelaza
Fe,O3 +3 Hy, =2 Fe + 3 H,O
jezeli z 800 kg Fe,O3 otrzymano 471,5 kg zelaza zawierajacego 5% zanieczyszczen.
Rozwiqzanie. Zanieczyszczenia zelaza stanowia: 471,5 kg - 0,05 = 23,5 kg, wobec cze-
go otrzymano: 471,5 kg — 23,5 kg = 448, kg czystego zelaza. Mg = 56 g/mol, Myenky = 160
g/mol. Z réwnania reakcji wynika, ze:
z 160 kg Fe,O; powinno powsta¢ 2 - 56 kg Fe
a wiec z 800 kg Fe O3 powinno powstac x kgFe
Obliczona stad warto$¢ x = 560 kg stanowi tak zwana wydajno$¢ teoretyczna. Wydajnosé
praktyczna (448 kg) jest mniejsza od wydajnosci teoretycznej, zwykle wyraza si¢ ja w pro-
centach:
n = (448/560) - 100% = 80%

A wige wydajnos¢ praktyczna n reakcji otrzymywania zelaza wynosi 80%.

Przyklad 14. Pod wptywem kwasu chlorowodorowego (solnego) z 28,4 g mosiadzu (stopu
miedzi z cynkiem) zebrano w warunkach normalnych 6,8 dm® wodoru. Obliczy¢ sktad pro-
centowy stopu.

Rozwiqzanie. Z potozenia miedzi w szeregu elektrochemicznym wynika, ze metal ten
nie reaguje z kwasami beztlenowymi. Stad wniosek, ze zebrany wodor powstat wskutek reak-
cji cynku z kwasem chlorowodorowym,

Zn + 2 HCI = ZnCl, + H,
Na podstawie znajomosci objgtosci molowej gazéw (w warunkach normalnych) obliczy¢
mozna objetos¢ wydzielonego wodoru:
objetos¢ 22,4 dm’ H, odpowiada 1 molowi H,
a 6,8 dm® H, odpowiada x molom H;
Z réwnania reakceji wynika, ze z 1 mola cynku powstaje 1 mol wodoru, a wigc wydzielenie
0,3 mola wodoru odpowiada tej samej ilosci 0,3 mola cynku. Po uwzglednieniu masy molo-
wej cynku (65,5 g/mol) odpowiada to masie 19,65 g cynku.

Zawarto$¢ cynku w mosiadzu wynosi wigc:
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% Zn = 299210004 = 69.2%
284¢

PYTANIA I ZADANIA

. Ile cholesterolu znajduje si¢ we krwi cztowieka wazacego 70 kg, jezeli krew stanowi ok.

7% masy ciala 1 zawiera Srednio 1,5 promila cholesterolu.

Ile czasteczek tluszczu, ktérego Srednia masa molowa wynosi 750 g/mol, zawarte jest w
komorce bakterii, jezeli wazy ona 2 - 107'? g i zawiera 2% thuszczu?

Organizm ludzki zawiera ok. 3% ortofosforanu wapnia, ktory wchodzi gtownie w sktad
kosci. Obliczy¢, ile kg wapnia zawarte jest w ciele cztowieka o wadze 75 kg?

Stwierdzono, ze probka mikroorganizméw o masie 2 g to 1-10'* komorek, ktore zawieraja
3% tluszczow. lle czasteczek ttuszczu o $redniej masie czasteczkowej 800 u zawiera jedna
komorka.

Z jakiej ilosci krwi ludzkiej mozna uzyska¢ 23 mg bilirubiny, jezeli krew zawiera okoto
1% bilirubiny?

Hemoglobina (HB), biatko, za pomoca ktorego tlen jest przenoszony z pluc do tkanek
ciata, zawiera 0,34% zelaza. Obliczy¢ masg¢ czasteczkowa hemoglobiny, jezeli jedna cza-
steczka hemoglobiny zawiera 4 atomy zelaza.

Ciato cztowieka, gldwnie kosci, zawiera 3% ortofosforanu wapnia. Ile jest wapnia i fosforu
w organizmie czlowieka o masie 75 kg?

Weglan o masie molowej 84 g/mol zawiera 57% masowych tlenu. Wyznaczy¢ mas¢ mo-
lowa 1 wartosciowos¢ metalu wchodzacego w sktad weglanu.

. Hydroksyapatyt o wzorze Cas(PO4);OH jest sktadnikiem szkliwa zgbow. Obliczy¢ zawar-

to$¢ procentowa wapnia w tym zwiazku.
Obliczy¢ masg zelaza zawarta w 2,5 tonach rudy o zawartosci 80% Fe(CrO,),.
Jaki procent stanowi azot w 40% roztworze kwasu azotowego(V) ?
Z 20 g stopu, ztozonego z trzech metali: Cu, Zn 1 Ni, otrzymano 10,14 g ZnS 15,08 g
NiO. Obliczy¢ sktad procentowy stopu.
Obliczy¢ zawarto$¢ procentowa kadmu w mieszaninie ztozonej z réwnych czgsci:
a) wagowych, b) molowych, CdS i CdSOs.
Wyznaczy¢ wzory empiryczne zwiazkow o podanym sktadzie procentowym:
a) 15,79% glinu, 28,07% siarki, 56,14% tlenu
b) 28,25% potasu, 25,64% chloru, 46,11% tlenu
Wyprowadzi¢ wzér uwodnionego siarczanu miedzi wiedzac, ze 7,5 g tego zwiazku pod-
czas prazenia traci 2,7 g wody.
Uzywany do tamowania krwi, przy drobnym skaleczeniu, atun glinowo-potasowy zawiera
45,6% wody. Ile graméw wody zawarte jest w 200 gramach tej krystalicznej substancji?
Ile kilogramow gipsu krystalicznego (CaSO4-2H,0) nalezy podda¢ prazeniu, aby otrzy-
mac¢ 50 kg gipsu palonego (CaSO4 2 H,0), majacego zastosowanie w medycynie do
usztywniania ztamanych konczyn.
Analiza pewnego zwiazku chemicznego wykazata, ze na 3 czgs$ci wagowe wegla przypa-
daja 0,5 czegsci wagowe] wodoru i1 4 czgsci wagowe tlenu. W 0,1 g zwiazku znajduje sie
3,34 - 10* czasteczek. Ustali¢ wzor empiryczny i rzeczywisty zwiazku.
Witamina C zawiera 40,90% wegla, 4,58% wodoru, a reszt¢ masy stanowi tlen. W 1 g tej
witaminy znajduje si¢ 3,42 - 10*' czasteczek. Ustali¢ jej wzor empiryczny i rzeczywisty.
Z 2,2 g zwiazku organicznego stosowanego m.in. jako rozpuszczalnik w chemii kosmety-
kow, powstato po spaleniu 4,4 g CO, i 6,022 - 10> czasteczek wody. Gestosé bezwzgled-
na pary tego rozpuszczalnika wynosi w warunkach normalnych 3,93 g/dm’. Ustali¢ wzor
empiryczny i rzeczywisty tej substancji.



21.

22.

23.

24.

25.

26.

27.

28.

29.

30.

31.

Zawarto$¢ siarki w weglu kamiennym wynosi okoto 2,5%. W elektrocieptowni spala si¢
dziennie 3000 ton tego paliwa. Ile SO, dostaje si¢ do atmosfery z tego zrodia ?
Ile dm® wodoru powstanie w warunkach normalnych po rozpuszczeniu w kwasie miesza-
niny: 1 mola Zn, 1 mola Mg i 2 moli Al ?
W organizmach zywych glukoza spetnia rolg tatwo przyswajalnego materiatu energe-
tycznego. Rownanie reakcji utleniania glukozy jest nast¢pujace:
CsH 1206+ 6 Oy — 6 CO, + 6 H,O + energia.
Obliczy¢, czy 3 mole tlenu wystarcza do spalenia 162 g glukozy?
25 g chlorku amonu wykazujacego dziatanie moczopgdne zmieszano z 30 g azotanu(III)
sodu: NH4Cl + NaNO; — N; + 2H,0 + NaCl. Ktory z substratow 1 w jakiej ilosci nie
przereagowat?
Jod stosowany w lecznictwie jako $rodek przeciwbakteryjny, a takze przeciwgrzybiczny
mozna uzyska¢ w nastepujacej reakcji: 2 KI + H,O, + H,SO4 — K,SO4 + 1 + 2 HyO. Tle
gramow jodu powstanie z 120 g K1, jezeli wydajno$¢ reakcji wynosi 75%7?
Glicyng mozna otrzymac z kwasu chlorooctowego i amoniaku wedtug reakc;ji:
CICH,COOH + 2 NH3; = NH,CH,COOH + NH4CL
[le gramow glicyny powstanie z 250 g kwasu chlorooctowego, gdy wydajnos$¢ reakce;ji
wynosi 75% ?
Z jaka wydajnoscia przebiega reakcja:
HCOOK + HNOs; = HCOOH + KNOs
jezeli z 4,2 g HCOOK powstato 0,035 mola kwasu mréwkowego ?
Metaliczna miedz reaguje ze st¢zonym kwasem azotowym(V) zgodnie z réwnaniem reakcji:
Cu + 4 HNO3 = Cu(N03)2 + 2 N02 + 2 H20
Z 2,65 g miedzi powstato 2,3 g NO,. Ile procent miedzi przereagowato ?
Wydajnos¢ reakcji syntezy chlorowodoru wynosi 35%. Jaka objgtos¢ wodoru odmierzo-
nego w warunkach normalnych nalezy uzy¢ do otrzymania 2,7 kg chlorowodoru ?
Ile graméw etanolu mozna otrzymacé przez catkowita fermentacje 0,5 kg glukozy, jezeli
zachodzaca reakcja przebiega z wydajnoscia 75%:
C(,H1206 =2 CszOH + 2 COz
Z 4 g mieszaniny NaCl i BaCl, otrzymano 8,61 g AgCl. Obliczy¢ sktad procentowy tej
mieszaniny.
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Rozdzial 9

ROZTWORY. STEZENIA

Pierwiastki 1 zwiazki chemiczne rzadko wystepuja w postaci czystej, tworzac najcze-
$ciej mieszaniny wielosktadnikowe. W mieszaninach zwanych heterogenicznymi poszczegélne
sktadniki zachowuja swoje wtasciwos$ci tworzac odrgbne fazy dajace tatwo si¢ rozdzieli¢. Ukta-
dy wieloskladnikowe homogeniczne zwane sa roztworami rzeczywistymi lub wla§ciwymi.
Zawieraja one sktadniki rozdrobnione na czastki o rozmiarach pojedynczych atomow lub cza-
steczek tzn. 107'° = 10~ m. W roztworach rzeczywistych wszystkie sktadniki tworza jedna
faze, a roztwor w catej swojej objetosci posiada jednakowy sktad i wlasciwosci.

Roztwér sktada sie z rozpuszczalnika i1 substancji rozpuszczonej. Za rozpuszczalnik
zazwyczaj uwaza si¢ ten sktadnik, ktory wystgpuje w roztworze w zdecydowanym nadmiarze
lub zachowuje w nim swdj poprzedni stan skupienia.

Roztwory moga wystgpowaé w roznych stanach skupienia: cieklym (roztwor cukru lub
kwasu octowego w wodzie), gazowym (powietrze) lub statym (stopy metali).

Roztwor, w ktorym mozna rozpusci¢ dodatkowa ilo$¢ substancji rozpuszczonej nazywa
si¢ nienasyconym. Roztwér nasycony, to taki, ktory w okreslonej temperaturze zawiera ma-
ksymalna ilo$¢ substancji rozpuszczonej. llo§¢ substancji zawarta w okreslonej ilo$ci roztworu
lub rozpuszczalnika w roztworze nasyconym zwana jest rozpuszczalno$cig. Najczgsciej podaje
si¢ rozpuszczalno$¢ w gramach substancji przypadajacej na 100 gramow rozpuszczalnika.
Zawartos¢ substancji w dowolnym roztworze okresla si¢ przez podanie st¢zenia.

SteZeniem roztworu nazywa si¢ zawarto$¢ substancji rozpuszczonej w okreslonej ilo-
$ci roztworu lub rozpuszczalnika. Mozna je wyraza¢ migdzy innymi jako st¢zenie procentowe

lub molowe.

Stezenie procentowe ¢, oznacza liczbg jednostek wagowych (mg, g, kg, t) substancji
zawartej w 100 jednostkach wagowych roztworu.
mS

cp =—>-100 [%] (1)

T

gdzie: mg— masa substancji,
m; — masa roztworu, przy czym m, = ms + m,,
m, — masa rozpuszczalnika.
Stezenie molowe (molarne) ¢ oznacza liczbg¢ moli n substancji zawarta w 1 dm’ roz-

tworu:



¢ =% [mol / dm’] @)

Liczba moli substancji: n = m/M , gdzie m — masa substancji rozpuszczonej, za§ M — masa
molowa substancji:

m
VAT ®

Wymiar mol/dm’ oznacza¢ mozna symbolem M. Zatem dwumolowy roztwér mozna okreslié

jako roztwor, dla ktorego ¢ =2 mol/dm’ lub 2 M.

Przyklad 1. 20 g cukru wprowadzono do 100 g wody. Obliczy¢ stezenie procentowe otrzy-
manego roztworu.

M 100%% = 208
m, 100g+20¢g

Rozwiqzanie. C, = -100% =16,6%

Przyklad 2. Ile graméw KCl i ile gramoéw wody nalezy odwazy¢, aby sporzadzi¢ 400 g 20%
roztworu tej substancji.
Rozwiqzanie. Liczba gramow (x) czystego KCI zawarta w 400 g 20% roztworu wynosi:

L 400g-20%

— 80
100 g 8

Nalezy wigc odwazy¢ 80 g KCl oraz 400 g — 80 g =320 g wody.

Przyklad 3. Do 400 g 25% roztworu cukru dolano 400 cm® wody. Obliczy¢ stezenie procen-
towe otrzymanego roztworu.

Rozwiqzanie. Aby obliczy¢ stgzenie procentowe ¢, roztworu po rozcienczeniu nalezy
wyznaczy¢ masg rozpuszczonego cukru mg:

_m,-c, 400g-25%
100% 100%

=100 g

S

Masa cukru (100 g) pozostaje taka sama, a masa roztworu po dodaniu wody:
m; =400 g + 400 g = 800 g. Stezenie procentowe roztworu po rozcienczeniu wynosi zatem:
m;

100% = 1202 1009 = 12.5%
m, 800 ¢

Cp =

Przyklad 4. lle gramoéw 40% roztworu kwasu azotowego(V) nalezy doda¢ do 300 g 20% roz-
tworu tego kwasu, aby otrzymac 25% roztwor ?
Rozwigzanie. Masa bezwodnego HNO; mg w roztworze po zmieszaniu jest rowna su-

mie mas kwasu w pierwszym myg; i drugim mg; roztworze: mg; + mg = mg;3.
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Cp
100%
Masy roztworow sa rowniez addytywne, wigc: my3 = my; + my

Ze wzoru (1) wiadomo, ze: m, =m,, -

Mozna zatem ulozy¢ rownanie:

s

m,, .ﬂﬂnrz 2 _ .
100 10 100

1 po podstawieniu odpowiednich wartosci:

my; - 0,40 +300 g - 0,20 = (m;; +300 g) - 0,25
stad: my;=100g
Nalezy doda¢ 100 g 40% roztworu HNOj;.

Przyklad 5. Obliczy¢ stezenie procentowe roztworow otrzymanych przez rozpuszczenie 12 g
FeSO4 - 7TH,0 w 50 g wody.

Rozwiqzanie. Aby w sposob prawidtowy obliczy¢ stezenie procentowe w roztworze soli
uwodnionej pamigtac trzeba, ze substancj¢ rozpuszczong stanowi w roztworze sol bezwodna.
Nalezy wigc najpierw obliczy¢ zawarto$¢ soli bezwodnej w 12 g soli uwodnionej. Znajac

masy molowe soli uwodnionej i soli bezwodnej mozna ja obliczy¢ z zalezno$ci:

W 278 g FeSO4- 7TH,O zawarte jest 152 g FeSOq4
aw 12 gFeSO4 - TH,O zawarte jest x g FeSOy4
stad: X =6,56 g FeSO4

Stgzenie procentowe w roztworze otrzymanym przez rozpuszczenie 12 g FeSO4 - 7TH,O w 50 g
wody wynosi wigc:

] mS

¢, = .loo%zﬂ

m, 50g+12¢g

-100% =10,6%

Przyklad 6. Ile graméw CuSOy- 5H,0 nalezy uzyé, aby otrzyma¢ 500 cm?® 0,6 M roztworu ?
Rozwiqzanie. Znajac objgtos¢ i stezenie roztworu oblicza si¢ liczbg moli CuSOy, ktora

ma by¢ uzyta do otrzymania roztworu:n = ¢+ V = 0,6 mol/dm’ - 0,5 dm® = 0,3 mola.

Poniewaz w 1 molu soli uwodnionej znajduje si¢ 1 mol CuSQOy, zatem do przygotowania roz-

tworu powinna by¢ uzyta taka sama liczba moli CuSO, - 5H,0. Masa molowa CuSO, - 5H,O

wynosi M =250 g/mol, zatem m=n-M = 0,3 mol - 250 g/mol =75 g.

Nalezy wigc uzy¢ 75 g CuSO, - 5H;O.

Przyklad 7. Ile cm® 6 M HCl nalezy uzy¢ do przygotowania 200 g 10% roztworu ?
Rozwiqzanie. Znajac masg roztworu i st¢zenie oblicza si¢ liczbg graméw HCI potrzebna

do jego przygotowania:
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_m,-c, 200g-10%
100% 100%

S

Nastepnie oblicza sig jaka to stanowi liczbg moli: n= ig—g =0,55 mola.
g
Znajac stezenie roztworu wyjsciowego nalezy obliczy¢, w jakiej objetosci roztworu zawarta jest
) ) n 0,55 mol 3 3
taka liczbamoli: V=—=——"""—5=0,09dm” =90 cm".

¢  6mol/dm’

Nalezy uzy¢ 90 cm® 6 M roztworu HCL.

Przyklad 8. 35% roztwér kwasu siarkowego(VI) posiada gestos¢ 1,25 kg/dm’. Obliczy¢ stezenie
molowe tego roztworu.
Rozwigzanie. Poniewaz gesto$¢ roztworu wynosi 1,25 kg/dm® = 1,25 g/em® (1 kg = 1000g
za$ 1dm’ = 1000 cm’), wobec tego masa 1dm”® takiego roztworu wynosi :
m= 1,25 g/lem’ - 1000 cm® = 1250 g
Mase czystego kwasu siarkowego zawarta w tej ilosci roztworu mozna obliczy¢ z proporcji

uwzgledniajacej stezenie procentowe roztworu, lub z przeksztalconego wzoru na stezenie

procentowe:
[}
m, =0, = 2% 19509 = 4375 ¢
100 100%
CO stanowi:
m _ 4375¢g

n=—=—"-"-=446mola
M  98g/mol

Poniewaz ta liczba moli zawarta jest w 1dm’ roztworu oznacza to, Ze roztwor posiada steze-

nie 4,46 mola/dm?’.

Przyklad 9. Obliczy¢ stezenie procentowe 1,6 M roztworu MgCl,, ktérego gestos¢ wynosi
1,15 kg/dm’.
Rozwiqzanie. Liczbe gramoéw soli zawarta w 1dm® roztworu oblicza si¢ z przeksztatce-
nia wzoru (3) na st¢zenie molowe:
m=c- M-V =1,6mol/dm®- 95 g/mol - 1 dm’ =152 g
Ta iloé¢ substancji zawarta jest w masie 1 dm® roztworu czyli 1150 g. Procentowos¢ wagowa
roztworu wynosi zatem:

. = 152 ¢
* 1150g

-100% =13,2%

Przyklad 10. Po rozpuszczeniu 71 g Na,SO4 w 500 cm® wody objetos¢ roztworu wzrosta o

6%. Obliczy¢ gestos¢ roztworu, jego stezenie procentowe 1 molowe.
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Rozwiqzanie. Objeto$é otrzymanego roztworu wynosi: 500 cm® + 0,06 - 500 cm® = 530
cm’ ajegomasa: 500 g+ 71 g=571 g.

Zatem gestos¢ roztworu: d="0_ L& =1,08 g/cm’
V  530cm
.. T1g
Stgzenie procentowe: c, =—-100% =12,4%
571¢g
m T1g

Stezenie molowe: = 0,94 mol/dm’

Cc= =
M-V 142 g/mol-0,53 dm’

Przyklad 11. Na zobojetnienie 20 cm’ roztworu NaOH zuzyto 25 cm’® 0,05 M roztworu H,SOs.
Ile miligramoéw NaOH zawieral roztwor ?
Rozwiqzanie. Z rdwnania reakcji:
H,SO4 + 2 NaOH — Na,SO4 + 2 H,O
wynika, iz do zobojetnienia nx = 0,025 - 0,05 = 0,00125 mola kwasu siarkowego(VI) potrzeba
n, =2 - 0,00125 = 0,0025 mola NaOH. Poniewaz masa molowa wodorotlenku sodu wynosi
Mnaon = 40 g/mol, to w roztworze znajdowato sig:

m=n-M=0,0025-40=0,1 g czyli 100 mg NaOH.

Przyklad 12. W wyniku reakcji miedzi z 50 cm’ roztworu HNO; wydzielito sie, w warun-
kach normalnych, 448 cm’ tlenku azotu(II). Obliczy¢ stezenie molowe kwasu.
Rozwiqzanie. Z reakcji: 3 Cu + 8 HNO; — 3 Cu(NO;j), + 2 NO' + 4 H,O
wynika, iz z : 8 moli HNO; powstaje 2 -22,4 dm’ = 44,8 dm’ NO
zatem z: x moli powstaje 0,448 dm® NO
x = 0,08 mola HNO3

0,08 mola

=1,6 M
0,05 dm’

Poniewaz ta liczba moli zawarta jest w 50 cm® roztworu, zatem: ¢ =

PYTANIA I ZADANIA

1. Tabletka aspiryny zawiera 0,325 g aktywnego sktadnika kwasu acetylosalicylowego. Ja-
kie jest stezenie procentowe kwasu acetylosalicylowego w ciele 75 kg osoby, ktora po-
tkneta 2 tabletki aspiryny?

2. 10% roztwor jodu w etanolu nazywa si¢ jodyna 1 jest stosowany jako antyseptyk. Jakie
bylo poczatkowe stgzenie procentowe roztworu jodu, jezeli do 500 g tego roztworu doda-
no 250 g alkoholu i1 otrzymano 10% roztwor?

3. Stosowany przy duzym uptywie krwi ptyn fizjologiczny przygotowuje si¢ rozpuszczajac
2,25 g NaCl w 247,75 g wody. Jakie jest jego stgzenie procentowe ? Ile soli wprowadza
si¢ do organizmu wraz z 500 g ptynu?
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Stezenie etanolu we krwi rowne 0,007 g/cm® wywoluje objawy zatrucia. Jaka objetosé
spozytej 35% wodki o gestosci 0,95 g/em® wywola te objawy, zaktadajac, ze cata ilogé
spozytego alkoholu znajduje si¢ we krwi (5 dm®). Gestos¢ bezwodnego etanolu wynosi
0,79 g/em’.

Spirytus salicylowy to 2% roztwor kwasu salicylowego w 70% etanolu stosowany jako
srodek wysuszajacy 1 odkazajacy skorg. Majac do dyspozycji krystaliczny C7HgO3, 96%
etanol (d = 0,8 g/cm’) i wode, obliczy¢, ile graméw kwasu oraz ile mililitrow wody i al-
koholu nalezy uzy¢ do przygotowania 200 g spirytusu salicylowego.

Stezenie jonu Mg®" w surowicy krwi wynosi 9 - 10° M. Obliczy¢, ile miligraméw tego
kationu znajduje si¢ w 500 cm® surowicy.

. Azotan(V) srebra stosowany jest jako $rodek odkazajacy. Zewngtrznie na skorg stosuje si¢

go jako wodny roztwdr o stezeniu 2%. Obliczy¢, ile gramow AgNO; nalezy odwazy¢, aby
sporzadzi¢ 450 g roztworu o podanym stezeniu.

3% roztwor H,O, (woda utleniona) jest stosowany do odkazania ran. Obliczy¢ ile gramow
perhydrolu (30% H,0,) nalezy odwazy¢, aby sporzadzi¢ 120 g wody utlenione;j.

5% roztwor kwasu mrowkowego jest stosowany jako sktadnik preparatow wywotujacych
przekrwienie skéry. Majac do dyspozycji 40% roztwor HCOOH o gestosei 1,1 g/em” spo-
rzadzi¢ 0,25 M roztwor tego kwasu.

Jodyna jest 10 procentowym roztworem jodu w alkoholu etylowym. Obliczy¢ ile gramow
jodu i ile cm® alkoholu (d = 0,791 g/cm®) nalezy uzy¢ do sporzadzenia 500 g jodyny.

Ile g chlorku wapnia, stosowanego w medycynie w chorobach alergicznych, znajduje si¢ w
150 cm® roztworu o stezeniu 0,5 mol/dm>?

Siarczan(VI) cynku dziata miejscowo $ciagajaco. Jakie bedzie stgzenie procentowe 0,2M
roztworu ZnSOy o gestosci d = 1,08 g/em’?

Azotan(V) srebra moze by¢ stosowany jako $rodek odkazajacy, a jako 10-20% roztwor
stuzy do niszczenia tkanek. W jaki sposob nalezy sporzadzi¢ 600 cm® 12% roztworu Azo-
tanu(V) srebra o gestosci d = 1,1 g/cm™? Ilu molowy jest otrzymany roztwor?

Ile cm’ roztworu NaCl o stezeniu 20 g/100cm’ i 0,5/100 cm® nalezy zmieszaé ze soba w
celu otrzymania 200 cm® roztworu o stezeniu 0,8 g/100cm’ (solutio physiologica)?

W przypadku duzego uptywu krwi do organizmu wprowadza si¢ ptyn fizjologiczny. Obli-
czy¢ jakie jest stgzenie m/m tego ptynu wiedzac, ze 200 g tego roztworu zawiera 2 g
chlorku sodu. Ile g soli nalezy wprowadzi¢ do organizmu wstrzykujac 70 g ptynu fizjolo-
gicznego?

Kwasu ortoborowego uzywamy do ptukania gardta i do przemywania oczu przy oparzeniu
wodorotlenkami. Ile g kwasu ortoborowego zawarte jest w 250 ml 4 g/200 ml roztworu
H;BO5?

Do oznaczania kreatyniny w surowicy krwi stosuje si¢ kwas pikrynowy. Ile g tego kwasu
nalezy uzy¢ w celu przygotowania 51% roztworu o gestosci 1,075 g/em’?



Rozdzial 10

SZYBKOSC REAKCJI. ROWNOWAGA CHEMICZNA.
TERMODYNAMIKA I TERMOCHEMIA

1. Szybkos¢ reakcji

Szybkos¢ reakcji zalezy od budowy i charakteru chemicznego substancji. Reakcje mig-
dzy jonami w rozpuszczalnikach polarnych przebiegaja zwykle natychmiast, tak ze trudno
jest zmierzy¢ ich szybko$¢, natomiast reakcje z udziatem zwiazkéw o wiazaniach kowalen-
cyjnych zachodza w tych warunkach znacznie wolniej 1 tatwo jest obserwowaé wplyw roz-
nych czynnikéw na szybkos$¢ procesu i kierunek zmian.

Dzial chemii opisujacy szybko$¢ reakcji nosi nazwe kinetyki chemicznej. Do reakcji
dochodzi podczas tzw. zderzen aktywnych, czyli zderzen czasteczek obdarzonych energia
rowna lub wicksza od energii aktywacji. Czynniki, ktére maja wpltyw na liczbe takich zde-
rzen decyduja o szybkosci reakcji chemicznych. Wsrdd nich najwazniejszymi sa: rodzaj i
stezenie reagentow (w przypadku gazow moga to by¢ ich ci$nienia czastkowe), temperatura,
obecno$¢ katalizatora. W odniesieniu do reakcji zachodzacych w roztworach istotna rolg od-
grywa takze rodzaj rozpuszczalnika, natomiast, gdy w reakcji bierze udziat substancja stata —
stopien jej rozdrobnienia.

Miarg szybkosci reakcji chemicznej jest zmiana stezenia substratu lub produktu reak-
cji w jednostce czasu:

v == dc/dt
Gdy zmiana stezenia dotyczy produktu reakcji, w réwnaniu tym stosujemy znak ,,+”, gdy
przedmiotem badan jest stgzenie substratu, ktore maleje w trakcie trwania reakcji, wprowa-
dzamy znak ,,—”. Stezenia pozostalych substancji zmieniaja si¢ w sposob rOwnowazny, wyni-
kajacy ze stechiometrii reakcji.

Stechiometryczne rownanie reakcji w niewielu przypadkach pozwala na wnioskowanie,
w jakim stopniu szybko$¢ badanej reakcji zalezy od stezen reagentéw. Najczgsciej reakcje
chemiczne przebiegaja etapami i o szybkosci calej reakcji decyduje jej najwolniejszy etap.
Wyznaczone doswiadczalnie rdwnanie, podajace zalezno$¢ szybkosci reakcji od stgzen re-
agentow, nosi nazw¢ réwnania Kinetycznego i opisuje najwolniejszy etap reakcji. Znajomos$¢
takiego rownania pozwala na wnioskowanie o mechanizmie reakcji. Przyktadowo, dla reakc;ji:

2HI + H0, » I, + 2H,0

réwnanie kinetyczne ma postac: v=Kk-Cy Cyo,



a stezenie HI wystepuje w nim w pierwszej potedze, a nie w drugiej, jak méoglby sugerowac
zapis reakcji. Swiadczy to o tym, ze powyzsza reakcja przebiega etapowo, a w najwolniej-
szym etapie reaguja ze soba 1 mol HI z 1 molem H,O».

Wspoétczynnik k wystepujacy w roOwnaniu kinetycznym nosi nazwe stalej szybkosci
reakceji. Jest on liczbowo rowny szybkosci danej reakcji, gdy stgzenia substancji wynosza 1
mol/dm’. Warto$é statej szybkosci zalezy od: rodzaju reakcji, temperatury i katalizatora.

Zgodnie z teoria kinetyczna, liczba skutecznych zderzen, a wigc 1 szybkos¢ reakcji ros-
nie wraz ze wzrostem temperatury, zaréwno dla reakcji endo- jak i egzotermicznych. Przy-
blizona regula van’t Hoffa mowi, ze przy wzro$cie temperatury o 10 stopni szybko$¢ reakcji
wzrasta 2 + 4 razy (w przypadku reakcji egzotermicznych wspotczynnik ten przyjmuje war-
tos¢ bliska 2, w reakcjach endotermicznych zbliza sig¢ do 4).

W przypadku wielu reakcji duzy wplyw na ich szybko§¢ wywieraja katalizatory. Na-
zw¢ t¢ stosuje si¢ zwykle do substancji przyspieszajacych reakcje, substancje opdzniajace
zwane sa inhibitorami. Katalizatory uczestnicza w r6znych etapach reakcji poprzez udziat w
tzw. kompleksach aktywnych i produktach posrednich. W ostatecznym wyniku nie ulegaja
przemianom chemicznym. Ich wplyw na szybko$¢ reakcji polega na obnizeniu energii akty-
wacji, w wyniku czego wigksza liczba zderzen czasteczek substratow staje si¢ zderzeniami
aktywnymi, prowadzacymi do reakcji.

Katalizator moze wystgpowaé¢ w tym samym stanie skupienia, co substraty reak-
cji, wowczas mamy do czynienia z kataliza homogeniczng. Gdy stanowi on odrgbna faze w
uktadzie reagujacym, katalizowana reakcja przebiega na granicy faz i méwimy wowczas o
katalizie heterogenicznej. Przebieg niektorych reakcji przyspiesza jeden z jej produktow — jest

to wowczas autokataliza.
2. Rownowaga chemiczna

Wigkszo$¢ reakeji chemicznych nalezy do odwracalnych, co zaznacza si¢ w zapisie

reakcji uzywajac dwoch, przeciwnie skierowanych strzatek, np.
A+B2C+D
W takim uktadzie reakcje moga przebiega¢ w obu kierunkach. Rozpatrzmy reakcje przebiega-
jace w uktadzie homogenicznym. Po zmieszaniu substratow A 1 B zostaje zapoczatkowana re-
akcja, ktorej szybkos¢ wyraza rownanie:
vi = kj-ca-cp

Maleje ona w miar¢ zuzywania si¢ substratow. Z kolei, powstawanie produktow powoduje

wzrost szybkosci reakcji odwrotnej, opisanej rOwnaniem:

70



vo = ky-cc-cp
Gdy szybkosci obu reakcji staja si¢ rowne (v; = v,), uklad osiaga stan rownowagi chemicz-
nej, ktory ma charakter dynamiczny. Oznacza to, iz mimo ze w stanie rOwnowagi stezenia
substratoéw 1 produktow reakcji pozostaja stale, obie reakcje biegna, lecz z jednakowymi
szybkos$ciami.
Stan rownowagi chemicznej opisuje prawo dzialania mas (prawo Guldberga i Waage’go):

_ ki _[C][D]
k. [A][B]

C

gdzie: [A], [B], [C], [D] - stezenia molowe substratow i produktéw reakcji w stanie rowno-
wagi (stezenia rOwnowagowe)
K. — stezeniowa stata rownowagi, ktorej warto$¢ zalezy od rodzaju reakcji 1 temperatury,
nie zalezy natomiast od st¢zen reagentow (w pierwszym przyblizeniu) i od obecnos$ci
katalizatora; katalizator w jednakowym stopniu zmienia szybko$¢ obu reakcji, zaleta

jego stosowania jest jedynie szybsze osiagnigcie stanu rownowagi chemiczne;.

Dla reakcji o bardziej skomplikowanej stechiometrii:
aA+bB 2 cC+dD
stezeniowa stala rownowagi ma postac:

_[Cr [P
[A]-[B]°

W zapisach reakcji powinny znajdowac si¢ informacje o stanie skupienia poszczegodl-
nych reagentdow w warunkach prowadzonego procesu: stan gazowy (g), ciekly (c), staly (s).
Najczesciej jednak te adnotacje podaje si¢ tylko w przypadkach watpliwych, lub dla podkre-
Slenia wptywu danego czynnika na stan rownowagi.

W uktadach niejednorodnych, zawierajacych faz¢ gazowa i stata, lub ciekla i stata, w
rownaniach przedstawiajacych prawo dziatania mas nie uwzglednia si¢ substancji statych, np.
dla reakcji:

Ce + COxy 2 2CO0(
wyrazenie na stata rdwnowagi ma postac:
[COT’
" [C0.]

C

Ponizej przedstawiono przyklady obliczania statych rownowagi i stgzen rownowagowych

substancji.

Przyklad 1. Obliczy¢ warto$¢ stalej rownowagi K. reakcji: 2 SOy + Oz @ 2 SO3¢) W
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warunkach do$wiadczenia, jezeli poczatkowe stezenia SO, i O, wynosity 2 i 1 mol/dm’, a
réwnowagowe st¢zenie SO3; bylo rowne 1,8 M.

Rozwiqzanie. Do obliczenia wartosci stalej rownowagi konieczna jest znajomo$¢ warto-
Sci stgzen rownowagowych substratow 1 produktow reakcji. Sposob ich obliczania mozna w
skroconej formie przedstawi¢ na schemacie:

2 S0, + O 2 2803

Start reakcji: 2M IM 0
Stan rGwnowagi: 2-1,.8) (1-0,9) 1,8

Stata rownowagi K. tej reakcji w warunkach doswiadczenia jest rowna:

__[S0.1 L8
[SO,]*-[0.] [0,2]*-[0.]]

C

Przyklad 2. Stala rownowagi K. reakcji: COzg + Hje 2 COy + HyO) w warunkach
doswiadczenia jest rowna 1. Reakcj¢ zapoczatkowano po zmieszaniu 2 moli CO; 1 3 moli H,.
Obliczy¢ liczbg moli CO po osiagnigciu przez reakcjg stanu rownowagi.

Rozwiqzanie. Zgodnie z wprowadzonym poprzednio schematycznym zapisem :

CO, + H, pad CO + H,O
Start: 2 mole 3 mole 0 0
Stan rownowagi: (2 —x) B3-x) X X

Po podstawieniu rownowagowych ilosci moli do wyrazenia na stata rOwnowagi otrzymuje si¢

roéwnanie;:

2
X

Kn=———=1
(2-x%)-3-x)
stad: X*=6-5x +x° 1 5x=6 a x = 1,2 mola

Do celow praktycznych wykorzystuje si¢ mozliwos¢ przesuwania stanu réwnowagi
poprzez:
- zmiang st¢zen substratow i produktow (w przypadku gazow mozna zmieniaé

takze ich cisnienia czastkowe);

- w niektdrych przypadkach zmiang ci$nienia catkowitego, jakiemu poddany jest uktad,
- zmiang temperatury.

Zmiana st¢zen lub ci$nien nie wptywa na warto$¢ stezeniowej i ci§nieniowe;j statej row-
nowagi reakcji (K¢ 1 K;) a jedynie zmienia stan rownowagi, podczas gdy zmiana temperatury

ma wplyw zaré6wno na stan jak i stala rownowagi.

O kierunku przesuwania stanu rownowagi pod wptywem wyzej wymienionych czynni-
kow mowi tzw. regula przekory (regula Le Chateliera-Brauna). Zgodnie z ta regula, jezeli
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na uktad pozostajacy w stanie rownowagi zadziala jaki§ bodziec, to uktad bedzie dazy¢ do
zminimalizowania wplywu tego bodZca poprzez osiagnigcie nowego stanu rownowagi. Czgsto
krotko formutuje sig ta regule: kazdej akcji towarzyszy kontrakcja.

Ponizej przedstawione zostana kolejno mozliwosci przesuwania stanu rownowagi na
skutek dziatania poszczegolnych czynnikow.

Zwigkszenie stezenia substratow, np. w reakcji: 2 Hyg) + O 2 2 HoO() powoduje
zwigkszenie mianownika w wyrazeniu na stala rownowagi tej reakcji :

__[H0O]
[H.] (0]
Konieczno$¢ zachowania statej wartosci K. wymaga zwigkszenia st¢zenia produktu reakcji,
tak wigc jest to rOwnoznaczne z przesuni¢ciem réwnowagi reakcji w prawo. Ten sam cel
mozna osiagna¢ zmniejszajac st¢zenie produktow reakcji, a wigc np. usuwajac je z naczynia
reakcyjnego. W niektorych przypadkach odbywa si¢ to w znacznym stopniu samorzutnie, a

rownowaga takich reakcji jest tak daleko przesunigta w prawo, ze mozna je uwazac za prak-

tycznie nicodwracalne. Ma to miejsce, gdy:

« w reakcji przebiegajacej w naczyniu otwartym jeden z produktow jest gazem opuszcza-
jacym $rodowisko reakcji, np.: Na,SO; + 2 HCI = NaCl + H,O + SOy
o w reakcji migdzy substancjami rozpuszczonymi w roztworze powstaje trudno rozpusz-

czalny produkt, wytracajacy sig z roztworu, np. 2 AgNO3; + KyS = Ag,S(5) +2 KNOs3

« w reakcji migdzy substancjami jonowymi powstaje stabo zdysocjowany produkt, np.

CH;COO™ + Na" + H" + CI" = CH;COOH + Na" + CI’

Zmiana calkowitego ci$nienia (na skutek zmiany objg¢tosci uktadu), pod ktorym pozo-
staje reagujacy uktad, ma wplyw na potozenie stanu rownowagi reakcji przebiegajacych z
udzialem substancji gazowych, ale tylko wtedy, gdy liczby moli gazowych substratow i pro-
duktéw nie sa sobie rowne, tzn. gdy na skutek reakcji zmienia si¢ objgtos¢ gazowego uktadu .
Na przyktad réwnowaga reakcji :

4HCl) + Oy @ 2Clyy + 2H0)

po zwigkszeniu ci$nienia przesunie si¢ w prawo, (w kierunku mniejszej objetosci reagentow),
jakkolwiek warto$¢ statej rownowagi nie ulegnie zmianie.

W przypadku reakcji:

Hy) + Brag @ 2 HBrg

ci$nienie nie ma wptywu na jej rownowage, gdyz suma liczby moli gazowych substratow jest
réwna liczbie moli gazowego produktu reakcji.

Czynnikiem wplywajacym zaréwno na stan rdwnowagi jak 1 na warto$¢ statej rowno-
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wagi, jest temperatura. W przypadku reakcji egzotermicznej, podwyzszenie temperatury cofa
reakcje 1 zmniejsza warto$¢ statej rownowagi. Zgodnie z przyjeta powszechnie konwencja
termodynamiczna, w reakcjach egzotermicznych zmiana entalpii (AH) ma znak ujemny, w
endotermicznych — dodatni. Tak wigc zapis:

2Ny T Osp) 2 2NyOr), AH= +148kJ
informuje, ze reakcja tworzenia podtlenku azotu jest reakcja endotermiczna i podwyzszenie
temperatury zwigksza wydajno$¢ tej reakcji, rOwnowaga przesuwa si¢ w prawo, a wartos¢

statej rownowagi ro$nie.

3. Termodynamika a termochemia

Termodynamika zajmuje si¢ przemianami ciepta w pracg i pracy w ciepto, przemia-
nami jednych form energii w drugie oraz badaniem praw i zalezno$ci rzadzacych tymi prze-
mianami. Nalezy do podstawowych metod badawczych, a poznanie jej praw i zasad pozwala
zrozumie¢ przebieg reakcji chemicznych, ich kierunek, efekty energetyczne i zalezno$¢ od
warunkow zewngtrznych. Znajomo$¢ praw termodynamiki pozwala stwierdzi¢ czy dany pro-
ces moze zaj$¢ w danych warunkach, jak zewngtrzne parametry powinny wptyna¢ na stan
rownowagi, jakiej nalezy oczekiwa¢ wydajnosci, jakie beda efekty energetyczne.

Termodynamika chemiczna stosuje ogélne zasady do wyjasniania proceséw chemicz-
nych i towarzyszacych im efektow energetycznych. Jej dzialem jest termochemia zajmujaca
si¢ efektami cieplnymi reakcji chemicznych

I zasada termodynamiki zwana zasada zachowania energii méwi, ze w ukladzie izo-
lowanym energia wewngtrzna U pozostaje niezmieniona. Oznacza to, ze U = const., a AU =
0. Zmiana energii wewngtrznej uktadu otwartego AU moze nastapic¢ na sposob ciepta Q lub na

sposob pracy W, czyli: AU = Q + W gdzie W = -pAV (praca objgtosciowa).

Cieplo reakcji chemicznej

Wigkszo$¢ proceséw zachodzacych w przyrodzie, a takze w warunkach laboratoryjnych
zachodzi pod stalym ci§nieniem zewnetrznym réwnym 1 atm. (1,013-10° Pa). Sa to tzw. pro-
cesy izobaryczne. Dla warunkow izobarycznych dogodne jest zdefiniowanie nowej funkcji
termodynamicznej zwanej entalpia H, wykazujacej podobne jak energia wewngtrzna, wia-
sciwosci funkcji stanu:

H=U+pV
AH = AU + pAV
AH=Q, (jesli brak jest pracy objgtosciowej).
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Prawo Hessa — cieplo reakcji chemicznej (w warunkach izobarycznych lub izochorycznych)
nie zalezy od drogi ktdra biegnie reakcja a jedynie od stanu poczatkowego 1 koncowego reakcji.
Réwnania termochemiczne — réwnania chemiczne w ktorych przy kazdym symbolu sub-
stancji chemicznej podaje si¢ jej stan skupienia lub odmiang krystalograficzna oraz ciepto
reakcji zachodzacej przy statym ci$nieniu czyli entalpig reakcji AH.

Entalpi¢ reakcji nazywamy entalpig standardowg jezeli reakcja jest prowadzona w
ten sposob ze przed jej rozpoczegciem poszczegolne substraty a po jej zakonczeniu poszcze-
golne produkty znajduja si¢ rozdzielone w osobnych zbiornikach pod ciénieniem 1.013 - 10° Pa
(1 atm.). Standaryzuje si¢ rOwniez temperature i podaje entalpie standardowa w formie AHft’,
gdzie T najcze$ciej wynosi 25 °C =298 K.

Prawo Hessa pozwala na obliczanie nieznanych entalpii ze znanych wartosci entalpii
kilku innych odpowiednio dobranych reakcji (obliczenia takie stosuje si¢ kiedy bezposredni

pomiar ciepta reakcji jest niemozliwy lub utrudniony).

Przyklad 3. Ciepto spalania grafitu do tlenku wegla jest trudne do wyznaczenia, bo obok CO
zawsze powstaje zawsze pewna ilos¢ CO, Wyznaczy¢ je, jezeli znane sa ciepta spalania nastgpu-
jacych substancji: Cgfit + O = COsg AH; = —393,5 kJ/mol oraz CO + 0,5 Oy = COxg
AH,= -282,96 kJ/mol.

Rozwiqzanie.
1) Cyrafit T Ozg) = COxg AH;= -393,5 kJ/mol
2) CO + 0,5 Oz(g) = COz(g) AHZ = —282,96 kJ/mol

odejmujac stronami rownania 1) i 2) otrzymujemy:

Crait T O2g) = CO(g) = 0,502(¢) = COx(g) — COxg)

Carafit T 0,502(g)— CO) =0

Carafit T 0,5 O2(g)= COyg)

AH3;= AH;— AH,=-393,5 — (-282,96) = -110,54 kJ/mol

Prawo Hessa pozwala réwniez oblicza¢ standardowe entalpie reakcji jesli znane sa
standardowe entalpie tworzenia lub na podstawie entalpii spalania wszystkich substratow i
produktow tej reakcji. W tym celu od sumy standardowych entalpii tworzenia produktéw
odejmuje si¢ sumg standardowych entalpii tworzenia substratow:

AH;=Z% AHprod — ZAHgubsir.
Inaczej: efekt cieplny reakcji jest rowny rdznicy ciepel tworzenia produktéw i substratow
reakcji, przy czym standardowe entalpie tworzenia pierwiastkéw przyjmowane sa umow-

nie jako rowne zeru.
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Z kolei:
AH;=Z AHgpsr. — ZAHprod
Efekt energetyczny reakcji mozna tez obliczy¢ korzystajac z energii wiazan wystepuja-
cych w czasteczkach substratow 1 produktow. Kazda reakcj¢ mozna bowiem roztozy¢ na 2
etapy: rozerwanie wigzan w czasteczkach substratow, a nast¢pnie utworzenie z powstatych

atomow czasteczek produktow.

Przyklad 4. Obliczy¢ standardowa entalpig reakeji (AH,”) NH3) + HCI = NH4Cl5) na podstawie
entalpii tworzenia zwiazkow: NH3e) AH;® = —46,19 kJ/mol, HCl) AH,® = —92,3 kJ/mol oraz
NH,Cl) AH3° = —315,39 kJ/mol.

Rozwiqzanie. AH,* =-315,39 — [-46,19 + (- 92,3)] = -176,9 kJ/mol

Przyklad 5. Obliczy¢ entalpig tworzenia H,O) w warunkach standardowych: Hyg) + 1/2 Opg)
— HyO() wiedzac, ze entalpia tworzenia wody ciektej wynosi —286 kJ/mol, a entalpia paro-
wania wody wynosi 44 kJ/mol.

Rozwiqzanie. Wiedzac, ze:

1) Hyg + 1/2 Oy > HOr)  AH®; = - 286 kJ/mol

2) HyO() = HyO AH®, = 44 kJ/mol
Jak wida¢ efekt energetyczny przemiany (1) jest rowny :

AH® = AH® - AH®; = 44 kJ/mol — (=286 kJ/mol) = —242 kJ/mol

Przyklad 6. Mieszanina sktadajaca si¢ z tlenu i wodoru zmieszanych w stosunku molowym
2 : 1 jest nazywana mieszanina piorunujaca. Korzystajac z wartosci entalpii z poprzedniego
zadania obliczy¢, jaka energia zostanie przekazana do otoczenia podczas wybuchu 60 dm’
mieszaniny piorunujacej (objetos¢ zmierzona w warunkach normalnych), jesli produktem jest
H,Oq).
Rozwiqzanie. Z robwnania 1) w przyktadzie 5: Ha) + 1/2 Oa) — H2O) AH®; = — 286

kJ/mol wynika, ze:

wybuchowi 1,5 - 22,4 dm® mieszaniny H,1 O, odpowiada 286 kJ energii

a 60 dm’ odpowiada  x kJ

x=510kJ

76



PYTANIA I ZADANIA

1. Jak zmieni si¢ szybkos¢ reakcji: 2 Hy + O, — 2 HyO(y), przebiegajacej wedlug rownania
kinetycznego v=Kk- cilz *Co, » po dwukrotnym zwigkszeniu objgtosci naczynia ?

2. W jakim kierunku przesunie si¢ rownowaga reakcji: Cg) + COyq) 2 2 CO), AH>0
a) po zmniejszeniu objetosci uktadu, ¢) po podwyzszeniu temperatury,
b) po zwigkszeniu ilosci wegla, d) po wprowadzeniu katalizatora?
3. Jak wplynie na rownowagg nastgpujacych reakc;ji :
I. 2H,+0,2 2H,0 AH<O0
II. 2 C(S) + Oz(g) 2 2 CO(g) AH>0
a) zwigkszenie ci$nienia, na skutek zmiany objetosci uktadu, b) podwyzszenie temperatury.
4. W mieszaninie o objetosci 1 dm’ zawierajacej 4 mole N, i 10 moli H, przeprowadzono re-
akcj¢ syntezy amoniaku. Po osiagnigciu stanu rownowagi w naczyniu znajdowato si¢ 5 moli
NHj. Obliczy¢ stezenia rownowagowe azotu i wodoru oraz warto$¢ stalej rownowagi re-
akcji w warunkach do$wiadczenia.
5. Do syntezy NH3 uzyto 24g wodoru i 140g azotu. W wyniku reakcji powstato 51g NH;. Ob-
jeto$¢ mieszaniny wynosi 5 dm’. Obliczy¢ stata rownowagi reakcji.
6. Obliczy¢ entalpig reakcji: 2 KNOsi) — 2 KNOy) + O, wiedzac, ze podczas rozkladu 20 g
KNOs uktad pobiera 24,5 kJ ciepta.
7. Obliczy¢ entalpig reakcji: CHag) + 2 Oag) = COxq) + 2 HyO) AHx = ? majac nastgpujace
dane: C(S) +2 Hz(g) 4 CH4(g) AH = -75k]
C(S) + Oz(g) — COz(g) AH = -394 kJ
H2(g) +1/2 Oz(g) — H,O (2 AH = -242Kk]
8. Obliczy¢ standardowa entalpig reakcji: KoOg) + HyO) = 2 KOH(s) na podstawie entalpii two-
rzenia: K;O: —362 kJ/mol, H,O: —286 kJ/mol oraz KOH: —425 kJ/mol.
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Rozdzial 11
DYSOCJACJA ELEKTROLITYCZNA

Wedlug Arrheniusa dysocjacja elektrolityczna jest to rozpad substancji (elektrolitow) na
jony pod wptywem rozpuszczalnika. Roztwory elektrolitow przewodza prad elektryczny, co
spowodowane jest obecno$cia w takich uktadach jonow, zdolnych do przenoszenia tadunku
elektrycznego. Roztwory takie charakteryzuje zatem przewodnictwo elektryczne. Elektrolity
naleza do przewodnikéw ,,drugiego rodzaju”, w przeciwienstwie do metali 1 stopow, ktore sa
przewodnikami ,,pierwszego rodzaju”. Mechanizm przewodzenia w elektrolitach polega na
uporzadkowanym ruchu jonéw w polu elektrycznym. Swoboda ruchu jonéw, w porownaniu z
ruchem elektronéw jest znacznie ograniczona, ze wzgledu na ich wymiary oraz wzajemne
oddzialywanie miedzy jonami. Zatem przewodnictwo elektrolitow jest znacznie mniejsze niz
przewodnictwo metali i zalezy od st¢zen jondw, ich ruchliwosci oraz temperatury.

Elektrolitami moga by¢ zaréwno zwiazki jonowe (NaCl, KNOs), jak i1 czasteczkowe,
o budowie polarnej, np. H,SO4, HCI.

Proces dysocjacji zachodzi tatwo w rozpuszczalnikach polarnych, tzn. o duzej wartosci
przenikalnosci elektrycznej. Rozpuszczalnik polarny zmniejsza (w przypadku zwiazkow jo-
nowych) oddzialywania elektrostatyczne migdzy jonami. Z tego powodu dysocjacja zachodzi
szczegollnie tatwo w wodzie, dla ktérej wartos¢ przenikalnosci elektrycznej wynosi okoto 80.

Do ilosciowej interpretacji procesu dysocjacji elektrolitycznej Arrhenius wprowadzit
pojecie stopnia i statej dysocjacji.

Stopien dysocjacji okresla stosunek ilosci (lub stezenia) elektrolitu, ktéry ulegt dysoc-

jacji do catkowitej ilo$ci (stgzenia) elektrolitu, wprowadzonego do roztworu.

M G
n, Co
Z definicji tej wynika, ze o zawarte jest w granicach 0 + 1 lub, po wyrazeniu tej wielkosci w
procentach 0 <o < 100%.

Stopien dysocjacji elektrolitu jest wielko$cia zalezna od rodzaju elektrolitu, rodzaju
rozpuszczalnika, stezenia elektrolitu, temperatury oraz od obecnosci w roztworze innych
elektrolitow, zwlaszcza zawierajacych jony wspolne z jonami elektrolitu badanego.

Pomiary wykazaly, ze stopien dysocjacji wzrasta ze zmniejszaniem sig st¢zenia roztwo-
ru 1 w bardzo rozcienczonych roztworach elektrolitow stopien dysocjacji zbliza si¢ do jedno-
sci, czyligdyc —> 0too — 1.

Dysocjacj¢ elektrolitow stabych i1 §redniej mocy mozna traktowac jako proces odwra-



calny i dlatego dodatek do takich roztworow elektrolitu mocnego, zawierajacego jony wspol-
ne z jonami elektrolitu badanego powoduje, zgodnie z zasada réwnowagi chemicznej, cofnig-
cie jego dysocjacji, a zatem zmniejszenie stopnia dysocjacji.

W roztworach elektrolitow stabych, pomigdzy jonami powstatymi w wyniku dysocjacji
1 czescia niezdysocjowana elektrolitu ustala si¢, podlegajacy prawu dziatania mas, stan réw-
nowagi.

Dla elektrolitu typu AB, dysocjujacego wedtug réwnania:
AB 2 A"+B°
stala rownowagi K. okreslona jest wzorem:
[A*]-[B7]
[AB]

C

1 zwana jest stalg dysocjacji, przy czym:
[A]i[B]— stezenia molowe jondéw w roztworze elektrolitu w stanie rownowagi,

[AB] — stgzenie niezdysocjowanej czgsci elektrolitu.

Wielkos¢ stalej dysocjacji zalezy od rodzaju elektrolitu, temperatury, rodzaju rozpusz-
czalnika, w pierwszym przyblizeniu nie zalezy natomiast od st¢zenia elektrolitu, jesli roztwor
jest dostatecznie rozcienczony. Pojecie statej dysocjacji traci sens dla elektrolitow catkowicie
zdysocjowanych (mocnych), brak jest bowiem w takich roztworach czasteczek niezdysocjo-
wanych. Stata dysocjacji odzwierciedla wigc moc elektrolitow stabych. Elektrolitami stabymi
sq takie, ktorych stata dysocjacji jest mniejsza niz 107,

Elektrolitami moenymi w roztworach wodnych sa m.in.:

—kwasy: HCI, HBr, HI, H,SO4, HNO;, HC104, HCIOs,

— zasady: NaOH, KOH, Ba(OH),, Ca(OH),,

— sole, dobrze rozpuszczalne w wodzie (za wyjatkiem niektorych soli rteci).

Do elektrolitéw stabych zaliczamy m.in.:

— kwasy: HF, H3PO4, HNO,, H,SO3, szczawiowy (H2C,04), mréwkowy (HCOOH),

— zasady: aminy alifatyczne.

Do bardzo slabych elektrolitow naleza m.in. kwas weglowy (H,COs3), cyjanowodoro-
wy (HCN), siarkowodorowy (H,S), octowy oraz zasady: amoniak i aminy aromatyczne.

Ponizej podano przyktadowo rownania dysocjacji r6znych elektrolitow:

HCl + H,0 - H;0" + CI

NaOH — Na' + OH"

NH;- H,0 @ NH;" + OH

CH;COOH + H,0 2 CH;COO™ + H;0"
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Al(SO4); — 2 AP + 3804

Kwasy wieloprotonowe dysocjuja stopniowo, za$ poszczegodlne etapy dysocjacji charaktery-
zuja kolejne stale dysocjacji, przy czym K; >> K, >> Kj. Dla przykladu, dysocjacja kwasu
fosforowego(V) zachodzi zgodnie z rGwnaniami:

H;PO, + H,O 2 H;O" + H,PO, (K))

H,PO, + H,O 2 H;O" + HPOS (K»)

HPO,~ + H,O 2 H;0" + PO, (K3)
W roztworze takiego kwasu, oprocz niezdysocjowanych czasteczek H3;PO4, obecne sa jony
H', H,PO, ", HPO4*, PO,> przy czym, z pordwnania wartosci ich stezen wynika, ze:

[H'] > [H,PO4 ] >> [HPO4 ] >> [PO4]

Pomigdzy stopniem dysocjacji a i st¢zeniem molowym elektrolitu ¢ istnieje zaleznos¢,
zwana prawem rozcienczen Ostwalda. Dla elektrolitu typu AB, dysocjujacego wedlug row-
nania:

AB 2 A" + B
stgzenia poszczegbdlnych indywidudéw w stanie rownowagi wynosza:
[A1=[B] =0a-c
[AB]=c-c-a=c-(1-)
Podstawiajac powyzsze st¢zenia do wyrazenia na stala dysocjacji otrzymuje si¢ zalezno$¢:

_[A*]'[B7] a-c-a-c
~ [AB]  c-(I-a)

2,
skad: K= ac
(1-0)

Powyzszy wzér to tzw. prawo rozcienczen Ostwalda. Podaje on matematyczny zwiazek po-
migdzy: stata dysocjacji elektrolitu, jego stopniem dysocjacji i stgzeniem.
Jezeli stopien dysocjacji elektrolitu jest niewielki (o < 5% lub wartos¢ % >400 ) to

mozna przyjaé, ze 1 —a = 11wowczas:

K
K~a?-¢c stad: o=,—
c

Przyklad 1. Obliczy¢ st¢zenie jonow wodorotlenowych w 0,005 M roztworze Ba(OH)s.
Rozwiqzanie. Wodorotlenek baru jest mocnym elektrolitem, dysocjujacym wedtug row-

nania: Ba(OH), —» Ba* + 20H"

Z rownania wynika, ze liczba moli jondow OH ™ jest dwukrotnie wigksza niz Ba(OH),, zatem

stezenie jonow wodorotlenowych [OH =2 - 0,005 =10 M
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Przyklad 2. Stopien dysocjacji kwasu azotowego(Ill) w 0,01 M wodnym roztworze wynosi
18%. Obliczy¢ stgzenie molowe jonow oraz stezenie niezdysocjowanej czgsci kwasu.
Rozwiqzanie. Kwas azotowy(Ill) dysocjuje wg rOwnania:
HNO, + H,O 2 H;0" + NO,
z ktorego wynika, ze stezenie molowe hydratowanych jonéw wodorowych (H;0") zwanych
hydroniowymi lub oksoniowymi (dla prostoty nazywanych wodorowymi) i azotanowych(III)
sa jednakowe 1 rowne st¢zeniu zdysocjowanej czgsci kwasu:
[H;0] = [NO; ] =a-c=0,01-0,18 = 1,.8-10°M
Stezenie niezdysocjowanej czgsci kwasu wynosi:

[HNO;] = c—c-a =c-(1-a) = 0,01-0,82 = 82-10°M

Przyklad 3. W 0,1 M roztworze kwasu HA stezenie jonéw H3;O" wynosi 0,01 M. Obliczy¢
stopien 1 stata dysocjacji tego kwasu.
Rozwiqzanie. HA + H,O 2 H;O" + A~

_[H;07]
o

Z definicji stopnia dysocjacji wynika, iz:  a

0,01
0,1

Zatem: o =0,1 czyli 10%

Stata dysocjacji obliczamy z zalezno$ci:

[H,0"]-[A7] _ 0,01-0,01 _, 10°
[HA] 0,1-0,01

Przyklad 4. Obliczy¢ stata dysocjacji kwasu fluorowodorowego, wiedzac, ze w 0,01 molowym
roztworze stopien dysocjacji wynosi 22%.
Rozwiqzanie. Poniewaz stopien dysocjacji o > 0,05, nalezy skorzysta¢ z zaleznosci:

a’-c  (0,22)*-0,01

- =62-10"*
(I1-a) (1-0,22)

Jonowy zapis reakcji

Reakcje chemiczne w roztworach wodnych w wigkszo$ci przypadkéw zwiazane sa z re-
akcjami, w ktérych uczestnicza jony. Jedna z podstawowych reakcji tego typu jest zobojet-
nianie kwasow 1 zasad. Dla przyktadu rozpatrzona zostanie reakcja pomigdzy roztworem wo-
dorotlenku sodu i kwasem solnym. Poniewaz zar6wno wymienione zwiazki jak i powstajacy
w wyniku reakcji chlorek sodu sa dobrze rozpuszczalnymi w wodzie mocnymi elektrolitami,

zatem wystepuja w roztworze wytacznie w postaci jonow. Przebieg reakcji pomigdzy nimi
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opisuje rOwnanie:
Na" + OH + H;0" + CI' - Na' + CI" + H,0

Z zapisu wynika, ze jony Na' i Cl™ nie biora udzialu w reakcji — wystepuja w réwnaniu
zarO6wno po stronie substratow jak i1 produktow, natomiast w istocie reakcja zachodzi pomig-
dzy jonami H;O" oraz OH :

H;0" + OH - 2 H,0
Jest to najprostszy zapis reakcji zobojgtniania mocnego kwasu mocna zasada.

Zobojetnianie stabego kwasu np. octowego, wystepujacego w roztworze wodnym gtow-
nie w postaci czasteczek niezdysocjowanych (CH3;COOH), mocna zasada na przyktad NaOH
przedstawia rownanie:

CH;COOH + Na" + OH — CH;COO™ + Na' + H,O

Powstajaca w wyniku reakcji sol jest dobrze rozpuszczalna w wodzie i catkowicie zdy-

socjowana. Jonowy zapis powyzszej reakcji przedstawia rGwnanie:
CH;COOH + OH — CH3;COO™ + H)O

Reakcje kwaséw badz zasad z solami zachodza wowczas, gdy w wyniku tych reakcji
ulega zmniejszeniu st¢zenie jonOw w roztworze, to znaczy, gdy w wyniku reakcji powstaje
zwiazek lotny, trudno rozpuszczalny lub stabiej zdysocjowany niz substraty. O reakcjach tego
typu, zaliczanych do reakcji wymiany podwdjnej byta mowa w rozdziale 11 (réwnowaga che-
miczna).

Jezeli do roztworu weglanu sodu (Na,COs3) wprowadzi si¢ kwas solny, to zajdzie reak-
cja, ktora przedstawi¢ mozna rownaniem:

2Na" + COs> + 2H;0" + 2CI° — 2Na" + 2Cl" + CO;' + H,0
Z rownania wynika, iz w rzeczywistosci reakcja zachodzi pomigdzy jonami CO3* i H;0™:
COs> + 2H;0" - CO,' + H,0
w wyniku ktérej wydziela si¢ gazowy dwutlenek wegla.
Reakcje pomiedzy dobrze rozpuszczalnymi solami zachodza wowczas, gdy jedna z soli
bedaca produktem reakc;ji jest trudno rozpuszczalna w wodzie. Na przyktad
AgNOs; + NaCl — AgCl, + NaNO;
Istota tej przemiany sprowadza si¢ do reakcji:
Ag" + CI' - AgCly

Po zmieszaniu roztworow NaNQO; i KCI nie obserwuje si¢ zadnych zmian w roztworze, co
oznacza, iz nie zachodzi tu zadna reakcja. W roztworze wystepuje mieszanina jonéw Na’, NOs,
K" i CI" i dopiero po odparowaniu pewnej iloéci rozpuszczalnika, kiedy powstanie nasycony roz-

twor w stosunku do NaCl (jako trudniej rozpuszczalnej soli) zacznie si¢ on wytraca¢ z roztworu.
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9.

PYTANIA I ZADANIA

. Do dwoch probéwek zawierajacych roztwdr amoniaku dodano: do pierwszej — wody, do

drugiej — roztworu NaOH. Jak wplynie to na stopien i stata dysocjacji amoniaku ?

. Poda¢ rownania dysocjacji kwasu siarkowego(IV) oraz wyrazenia na kolejne state dysocj-

acji. Uszeregowac wystepujace w roztworze jony wedtug malejacych wartosci ich stezen.

. Kryterium podziatu elektrolitdw na mocne i stabe.
. Po rozpuszczeniu 0,01 mola kwasu octowego w wodzie 20% czasteczek kwasu uleglo dy-

socjacji. Ile czasteczek niezdysocjowanych, ile moli jonow H3O" i ile jonéw octanowych
zawiera roztwor ?

. Zmieszano réwne objgtosci 0,5 M MgCl, oraz 2 M NaCl. Obliczy¢ stgzenie jonow CI” w

otrzymanym roztworze.

. W roztworze 0,2 M kwasu HA stezenie jonéw [A~ wynosi 0,02 mol/dm’. Obliczy¢ stopien

1 stata dysocjacji kwasu.

. W wodnym roztworze kwasu HR stezenie jonéw wodorowych [H;0'] = 0,15 mol/dm’ zas

stezenie czasteczek niezdysocjowanych kwasu [HR] = 1,5 mol/dm®. Obliczyé stopien i sta-
ta dysocjacji kwasu.

. Obliczy¢ stezenie jondéw wodorotlenowych w 0,1 M roztworze amoniaku, ktorego stata dy-

socjacji wynosi 1,75 - 107 (przyjaé, ze o < 5%).
Obliczy¢ stgzenie molowe kazdego z jonéw w 0,01 M roztworze Fe,(SO4)s, przy zatozeniu
catkowitej dysocjacji soli.

10. Tle moli czastek (jonow i czasteczek) znajduje si¢ w 100 cm® 0,1 M roztworu HCOOH,

jezeli stopien dysocjacji kwasu w tym roztworze wynosi 5,4% ?

11. Podczas dysocjacji elektrolitycznej 2 moli AI(NO;); powstanie: ..... mole kationow glinu,

..... aniono6w azotanowych(V), ..... gramow NOj .

12. W ktorym roztworze stgzenie jonéw HzO' jest wieksze: w 1 M roztworze HF (o = 15%)

czy w 0,1 M roztworze HCI (o = 100%) ?

13. Obliczy¢ stala dysocjacji kwasu jednoprotonowego (HR) w 0,1 M roztworze, jezeli stg-
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Rozdzial 12
ROWNOWAGI JONOWE W ROZTWORACH WODNYCH

Iloczyn jonowy wody, pH

Chemicznie czysta woda wykazuje nieznaczne przewodnictwo elektryczne, ktore spo-
wodowane jest jej autodysocjacja. Oznacza to, ze czasteczki wody w niewielkim stopniu
dysocjuja na jony wodorowe i wodorotlenowe:

H,0 2 H' + OH"
W roztworze nie istnieja swobodne jony H', lecz kationy hydroniowe (oksoniowe) H;O",
czyli uwodnione jony wodorowe (H" + H,0 = H;0"), stad autodysocjacje wody nalezy zapi-
sywaé w sposob umowny jako: H,O + H,O 2 H;0" + OH~
Reakcja autodysocjacji wody jest reakcja odwracalna. Rownowagg te¢ opisuje stata dysocjacji:

- [1:0J-[OH ]
[H,0]

Wartos$¢ tej statej rownowagi w warunkach standardowych (cisnienie p = 1013,25 hPa, tem-
peratura t = 25°C) wynosi K = 3,25 - 107'®. Poniewaz stezenie molowe wody [H,0] jest wiel-
koscia stata, [H,0] = 55,5 mol/dm’, to iloczyn K - [H,O]* = Ky, jest rowniez wielkoscia stala
w danej temperaturze i nazywany jest iloczynem jonowym wody:

K- [H0?=325-10"%(55,5%=1-10"=[H;0"] - [OH] =K, (1)
W czystej wodzie, w temperaturze 25°C, stezenia [H;O'] i [OH ] sa rowne:

[H:0']1=[OH] = /K, =110 mol/dm® (roztwér obojetny)

Roztwory, dla ktérych [H;O'] > 1077 mol/dm’ sg roztworami kwasowymi, a jezeli [H;07] <

10”7 mol/dm’ - roztworami zasadowymi

Poniewaz postugiwanie si¢ malymi warto$ciami liczbowymi stezen [H;O'] czy [OH ]
wymaga czgsto stosowania wyktadnika potggowego, wprowadzono system oparty na ujem-

nym logarytmie ze stezenia jonéw [H;O'] lub [OH].

Ujemny logarytm dziesigtny ze stezenia molowego kationéw H3O" nosi nazwe pH roztworu:
pH=-1log[H;0'] = [H;0']=10"""
a yjemny logarytm dziesigtny ze st¢zenia molowego aniondow OH ™ nosi nazwe¢ pOH roztworu:
pOH=-1og[OH] = [OH]=10""
Tak wigc, w roztworze: kwasowym pH<7 a pOH>7
oboje¢tnym  pH =pOH =7



zasadowym pH>7 a pOH<7.
W temperaturze 25°C pH + pOH = 14. Praktyczna skala pH wodnych roztworéw obejmuje
wartosci od 0 do 14.

Przyklad 1. Obliczy¢ pH roztworu, w ktérym: a) stezenie jonow [H;O']=0,1 M,
b) stezenie jonow [OH ] = 0,01 M.
Rozwiqzanie. a) Jezeli [H;0]1=0,1 M to pH=-log [H;0']=-1log 10" =1
b) Jezeli [OH]=0,01M to pOH=-log [OH ]=-log1072=2,
zatempH=14 -pOH=14-2=12

K, _10™

lub: [H,O']= =
ub: [0 = =70

=10"?mol/dm’, pH = - log [H;0']=12

Przyklad 2. Obliczy¢ stezenie anionow wodorotlenowych w roztworze, ktorego pH = 8.

Rozwigzanie. pH = — log [H;0'] =8 wiec [H3;0'] = 10" " = 10™® mol/dm’; zatem z
iloczynu jonowego wody: Ky = 1 - 107'* = [H;0"] - [OH ] wynika, ze [OH ] = 10~® mol/dm’,
lub inaczej:jezelipH=8 to pOH=14—-8=6 awigc [OH ]=10"° mol/dm’.

Wskazniki pH

Do przyblizonego okreslania odczynu roztworu (pH) stosuje si¢ substancje zmieniajace
barwe w zaleznosci od stezenia jonow H;O" i OH™ - nazywa si¢ je wskaznikami pH, wskaz-
nikami kwasowo-zasadowymi lub indykatorami. Na ogot sa nimi stabe kwasy lub zasady
organiczne, ktorych posta¢ niezdysocjowana ma inng barwg niz w forma zdysocjowana.

Kazdy wskaznik zmienia barwe po przekroczeniu charakterystycznych dla niego warto-
Sci pH, przy czym zmiana barwy nie nastgpuje skokowo, lecz w pewnym zakresie pH (zwykle
okoto dwoéch jednostek). Ten zakres jest charakterystyczny dla danego wskaznika. Barwa
przejsciowa tego zakresu pochodzi od natozenia si¢ barw obu postaci skrajnych.

Wygodne w uzyciu sa tzw. papierki wskaznikowe, bedace paskami bibuly nasaczonymi
odpowiednimi wskaznikami. Papierek wskaznikowy zanurza si¢ do roztworu, dzigki czemu
unika si¢ trwatego zabarwienia catej zawarto$ci naczynia, przy jednoczesnej mozliwosci oce-

ny wartosci pH w zakresie 1+10.
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pH roztworow mocnych kwasow i zasad

W rozcienczonych wodnych roztworach mocne kwasy jednoprotonowe (HA) oraz moc-

ne zasady (MeOH) sa calkowicie zdysocjowane (stopien dysocjacji o = 100%):
HA + H,O - H;0" + A”
MeOH — Me" + OH™

Przyktadami takich kwasow sa: HCI, HBr, HI, HNO;, HCIO; i HC1O4, a do mocnych, jedno-
wodorotlenowych zasad mozna zaliczy¢: NaOH, KOH, CsOH 1 RbOH.

Stezenie molowe jonow hydroniowych [H3O'] w rozciefczonym roztworze wodnym
mocnego kwasu HA jest wigc rowne st¢zeniu molowemu (cpa ) tego kwasu:

[H3O'] = cna (2)

Z kolei w wypadku mocnych zasad MeOH stgzenie anionéw OH™ jest rowne st¢zeniu molo-

wemu zasady (Cmeon):

[OH ] = cmeon 3)

Przyklad 3. W 500 cm® wodnego roztworu znajduje sie 0,02 mola kwasu azotowego(V). Ob-
liczy¢ pH tego roztworu.
Rozwiqzanie. Stezenie molowe HNOs w tym roztworze wynosi:

c= o_ M = 0,04 mol/dm’
V  0,5dm

Kwas azotowy(V) jest kwasem mocnym, ktéry w rozcienczonym roztworze wodnym jest
catkowicie zdysocjowany (o = 100%):

HNO; + H,0 — H;O" + NO5~
wobec tego stezenie kationdw H3O" jest rowne stezeniu molowemu kwasu [H;0'] = 0,04 M,

apH=-1log 0,04 =14.

Przyklad 4. W 200 cm’ wody rozpuszczono 0,4 g wodorotlenku sodu. Obliczyé pH tego roz-
tworu.
Rozwiqzanie. St¢zenie molowe NaOH w otrzymanym roztworze wynosi:

c—g— m 0,4g
VvV M-V (4Og/mol)-0,2dm3

= 0,05 mol/dm’

Poniewaz wodorotlenek sodu jest mocna zasada, catkowicie zdysocjowana (o = 100%):
NaOH — Na' + OH~
to stgzenie jondéw OH™ jest rowne stezeniu molowemu zasady [OH ] = 0,05 M,

zatem: pOH =-10g 0,05=1,3 a pH=14-1,3=12,7.
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pH roztworow stabych kwasow i zasad

W roztworze wodnym stabego kwasu HA tylko cze$¢ czasteczek tego kwasu jest zdy-
socjowana. Pomiedzy czasteczkami niezdysocjowanymi 1 jonami ustala si¢ stan rOwnowagi:
HA + H0 2 H;O" + A”
dla ktoérego jest spetniony nastepujacy warunek:
_[H;0"]-[A7]
[H,O]-[HA]

Powyzsze réwnanie mozna uproscié, jezeli uwzgledni sig, ze st¢zenie wody ma warto$¢ stata
1 moze by¢ potaczone ze stata rownowagi K. Wowczas:
H;O0"]-[A”
K, =K [H,0] :¢
[HA]

K. zwana jest stalg dysocjacji kwasu HA. Jej warto$¢ jest stata w danej temperaturze.

Do obliczenia pH roztworu takiego kwasu, oprocz jego stezenia molowego (cya), po-
trzebna jest warto$¢ statej dysocjacji (K,) kwasu. Z rdwnania dysocjacji wynika, zZe:
[H;0']=[A] oraz [HA]=cua - [H30'] = cua
_[HO°

CHa

skad: [H3O+] =K, -Cua 4)

Wzér (4) na obliczanie [H;0'] ma charakter przyblizony i stosuje sie go wowczas, gdy spet-

wowczas: K,

niony jest warunek: cya/K, > 400. Ten warunek jest na przyktad spetniony dla jednoprotono-
wych, stabych kwasow takich jak: HCIO, HCN, CH;COOH i C¢HsCOOH, jezeli ich stezenie
molowe cya > ~ 0,03 mol/dm’ , a dla roztworow wodnych HNO, 1 HCOOH dla cys > ~ 0,2

mol/dm’. Dla mniejszych stezen wzor na [H;0'] jest bardziej skomplikowany.

Przyklad 5. Obliczy¢ pH 0,3 M roztworu kwasu azotowego(I1I), ktorego stata K, = 4,5 - 107,
Rozwiqzanie. Kwas HNO; dysocjuje zgodnie z rownaniem:
HNO, + H,0 2 H;0" + NO;

Poniewaz dlacyyo, = 0,3 M spetniony jest warunek cyno, / K, > 400 to stgzenie jonéw H30"

oblicza si¢ z zaleznosci (4):

[H;0"]=+/K, -cua =+/4,5-107*-0,3 =1,2-107; wobec tego pH = 1,9

Rowniez znajomos¢ stopnia dysocjacji (o) jednoprotonowego stabego kwasu oraz jego

stezenia molowego (cua) jest wystarczajaca do obliczenia stezenia jonow [H;O'] w wodnym
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roztworze takiego kwasu. Zalezno$¢ pomigdzy tymi wielkoSciami zostala szczegdtowo omo-
wiona w poprzednim rozdziale. Jezeli znane sq warto$ci o i cya to:

[H;O']=a - cua (5)

Przyklad 6. Stopien dysocjacji HF w 0,25 M wodnym roztworze wynosi 4%. Obliczy¢ pH
tego roztworu oraz stala dysocjacji kwasu fluorowodorowego.
Rozwiqzanie. Korzystajac z zaleznosci (5) oblicza si¢ stezenie jondw wodorowych:
[H3O+] =a-cya=0,04-0,25=0,01 mol/dm® oraz pH=2
Z réwnania dysocjacji HF:
HF + H,0 2 H;0" + F~
wynika, ze z 1 mola czasteczek HF otrzymuje si¢ 1 mol kationow H3O" i 1 mol anionow F~,
wiec [H3;O']=[F]=0,01 mol/dm® a [HF]=cur — [H;0']=0,25 - 0,01 = 0,24 mol/dm".
Na podstawie rownania dysocjacji HF nalezy napisa¢ wyrazenie na stala dysocjacji tego kwa-
su i obliczy¢ jej wartos¢, podstawiajac odpowiednie dane liczbowe:

g, O TIF]_001-001 . 0
[HF] 0,24

W przypadku kwaséw wieloprotonowych w obliczeniach pH, z uwagi na mate wartosci
kolejnych statych dysocjacji K, 1 K3, uwzglednia si¢ tylko pierwszy etap dysocjacji.

W sposob analogiczny rozpatruje si¢ rOownowage w roztworze wodnym stabej zasady:

B + H,O0 @ BH™ + OH"

dla ktorej wyrazenie na stala dysocjacji ma postac:
[BH']-[OH]

[B]
Poniewaz: [BH']=[OH] oraz [B]=cg—[OH ]~ cg to stezenie jonow OH™ (przy spehio-

Kb =K[H20] =

nym warunku cp/Ky, > 400) jest rowne:

[OH ]=vK, -cs (6)

Wartosci statych dysocjacji Ky niektorych zasad podano w tabeli 3.

Natomiast jezeli znany jest stopien dysocjacji o stabej zasady w roztworze o stezeniu
molowym cg to stezenie jonow wodorotlenowych oblicza si¢ z iloczynu:
[OH]=a - cp (7)
Aby obliczyé stezenie jonow H3O' nalezy skorzysta¢ z iloczynu jonowego wody (1).
Wzory (6) i1 (7) mozna stosowac do obliczania [OH | w rozcienczonych wodnych roz-

tworach amoniaku oraz niektorych amin.
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Reakcje protolityczne w wodnych roztworach soli

Z punktu widzenia teorii kwasow 1 zasad Bronsteda termin reakcje protolityczne ozna-
cza procesy polegajace na wymianie protonu migdzy kwasem a zasada. W roztworach wod-
nych rol¢ kwasu lub zasady speinia woda, stad omowione juz reakcje dysocjacji kwasow 1
zasad sa reakcjami protolitycznymi. Takze rozpuszczaniu niektorych soli w wodzie towarzy-
szy reakcja jondw tej soli z czasteczkami wody. Reakcje te powoduja w roztworze wzrost
stezenia jonow hydroniowych (H3O") lub wodorotlenowych (OH"), co oznacza, ze roztwor
przybiera odczyn kwasowy lub zasadowy. Sa to réwniez reakcje protolizy, bardzo czgsto okre-
Slane w starszych podrgcznikach mianem hydrolizy jonowej lub ogdlnie hydrolizy. Proce-
sowi hydrolizy ulegaja takze substancje, ktore nie sa elektrolitami i dlatego bardzo czgsto
wyrdznia si¢ tzw. hydrolize czasteczkowg. Proces ten dotyczy migdzy innymi estréw, roz-
ktadajacych si¢ pod wplywem wody na kwas i alkohol, np.

CH;COOC,Hs + H,O 2 CH;COOH + C,HsOH

W tym rozdziale zostana omowione, tylko w sposob jakosciowy, podstawowe zagad-

nienia dotyczace hydrolizy jonowej. Ulegaja jej:

a) sole mocnych zasad i stabych kwasow, np.: KNO,, Na,SO;, K,COs, NazPOy, Na,S,

b) sole mocnych kwasow i stabych zasad, np.: NH4CIl, NH4Br, NH4NOs, Fex(SO4)3, AlCls,
c) sole stabych kwaséw i stabych zasad, np.:. CH3COONH,, (NHi),CO3, Zn(CH3;COO),, itp.

Protolizie nie ulegaja sole mocnych kwasdéw 1 mocnych zasad, np. Na>SO4, NaBr, KCI,
Ba(NOs),, KI, i wiele innych. Odczyn roztworéw wodnych tych soli jest wigc rowny odczyno-

wi $rodowiska i w chemicznie czystej wodzie, w temp. 25°C, jest obojetny (pH = 7).

Przyktadem soli mocnej zasady i stabego kwasu jest octan sodu. S6l ta w roztworze wodnym
jest catkowicie zdysocjowana:
CH;COONa — CH;COO™ + Na'
Tylko jony octanowe, pochodzace od stabego kwasu octowego i stanowiace z punktu widze-
nia teorii Bronsteda zasadg, wchodza w reakcje z czasteczkami wody petniacymi rolg kwasu:
CH;COO™ + H,O 2 CH3COOH + OH™
To réwnanie ujmuje istotg procesu zachodzacego w roztworze wodnym CH3;COONa, jest ono
réwnaniem protolizy anionowej i informuje, ze roztwor tej soli ma odczyn zasadowy (pH > 7).
Przedstawicielem soli mocnego kwasu 1 stabej zasady jest chlorek amonu:
NH4Cl - NH;" + CI”
W roztworze wodnym tej soli tylko kation amonowy ulega reakcji protolitycznej z woda:

NH," + H,O 2 NH; + H;0"
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Jest to rownanie protolizy kationowej. Roztwor wodny tej soli wykazuje odczyn kwasowy

(pH < 7).

@

10.

11.

12.

PYTANIA 1 ZADANIA

. pH typowego soku owocowego wynosi 3,0. Jakie jest stgzenie jonoéw oksoniowych w so-

ku owocowym?

Woda morska ma pH w granicach 7,8 - 8,3. Ile razy nalezy zwigkszy¢ (lub zmniejszy¢)
stezenie jondéw wodorowych, aby jej pH: a) wzrosto o 2 b) zmalato o 3.

Konserwator zabytkow przygotowat do grawerowania miedzianych naczyn rozcienczone
roztwory kwasu azotowego HNO; o stezeniach: 2,0 mol/dm3, 0,5 mol/dm® i 0,0075
mol/dm’. Obliczy¢ [H;0'], pH, [OH] i pOH trzech roztworéw w 25 °C.

W 1 ml soku zotadkowego znajduje si¢ 3 mg HCI. Jakie jest jego pH?

Jakie jest pH tresci zotadka, jezeli na zmiareczkowanie 10 ml tej treSci zuzyto 2,5 ml
0,001 M roztworu tugu sodowego ?

5% roztwor kwasu mrowkowego jest stosowany jako sktadnik preparatow wywolujacych
przekrwienie skory. Obliczyé pH tego roztworu zakladajac, ze jego gestosé wynosi 1 g/em’.
W 1 ml soku zotadkowego znajduje si¢ 3 mg HCl. Jakie jest jego pH?

Obliczy¢ stezenie jondw H3;O" w 2% wodnym roztworze HCI o gestosei 1,01 g/em’.

Do jakiej objetosci nalezy rozcienczyé 50 cm® 0,1 M roztworu HNO;, aby pH otrzy-
manego roztworu wynosito 2 ?

Obliczy¢ zmiang pH po 100-krotnym rozcienczeniu: a) roztworu jednoprotonowego moc-
nego kwasu, b) roztworu jednoprotonowego stabego kwasu.

Zmieszano 50 cm® 0,1 M roztworu HC1 z 450 cm® 0,01 M roztworu NaOH. Obliczy¢ pH
otrzymanego roztworu.

Jaki odczyn beda wykazywaly roztwory wodne nastgpujacych soli: Na,COs, K,SO3, Baly,
I(NO3, NH4BI‘, NaNOz, Zl’lClz, CI‘Q(SO4)3, FG(N03)2, (NH4)st4.
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) UKLAD OKRESOWY PIERWIASTKOW 18
1 2
H I} 1l \% \% VI Vil He
1,01 2 13 14 15 16 17 4,00
3 4 5 6 7 8 9 10
Li | Be B | C| N| O | F |Ne
6,94 9,01 10,81 12,01 14,01 16,00 19,00 20,18
11 12 13 14 15 16 17 18
Na | Mg Al | Si| P | S |Cl|Ar
22,99 24,31 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 26,98 28,09 30,97 32,06 35,45 39,95
19 20 21 22 23 24 25 26 27 28 29 30 31 32 33 34 35 36
K|Ca|Sc|Ti |V [Cr  Mn|Fe |Co|Ni [Cu|Zn |Ga|Ge|As | Se | Br | Kr
39,10 40,08 44,96 47,88 50,94 52,00 54,94 55,85 58,93 58,70 63,55 65,41 69,72 72,64 74,92 78,96 79,90 83,80
37 38 39 40 41 42 43 44 45 46 a7 48 49 50 51 52 53 54
Rb|Sr| Y | Zr Nb|Mo|Tc |Ru|Rh|Pd |Ag|Cd | In |[Sn |Sb | Te | I | Xe
85,47 87,62 88,91 91,22 92,91 95,94 97,91 | 101,07 | 102,91 | 106,42 | 107,87 | 112,41 | 114,82 | 118,71 | 121,76 | 127,60 | 126,90 | 131,30
55 56 57 * |72 73 74 75 76 77 78 79 80 81 82 83 84 85 86
Cs|  Ba|La|  Hf [ Ta|W Re|[Os | Ir | Pt Au|Hg | Tl | Pb| Bi | Po| At | Rn
132,91 | 137,33 | 138,91 | 178,49 | 180,95 | 183,84 | 186,21 | 190,23 | 192,22 | 195,08 | 196,97 | 200,59 | 204,38 | 207,20 | 208,98 | 208,98 | 209,99 | 222,02
87 88 89 ** | 104 105 106 107 108 109 110 111 112 113 114 115 116 118
Fr | Ra|Ac | Rf [ Db | Sg | Bh | Hs | Mt | Ds | Rg | Uub | Uut | Uuq | Uup | Uuh Uuo
223,02 | 226,03 | 227,03 | (261) | (262) | (266) | (264) | (269) | (268) | (271) | (272) | (285) | (284) | (289) | (288) | (292) (293)
* | 58 59 60 61 62 63 64 65 66 67 68 69 70 71
Ce | Pr Nd | Pm|Sm|Eu | Gd|Tb | Dy |Ho | Er | Tm | Yb | Lu
140,12 | 140,91 | 144,24 | 144,91 | 150,36 | 151,96 | 157,25 | 158,93 | 162,50 | 164,93 | 167,26 | 168,93 | 173,04 | 174,97
** 90 91 92 93 94 95 96 97 98 99 100 101 102 103
Th|Pa| U |[Np|Pu|Am|Cm | Bk | Cf | Es |Fm | Md | No | Lr
232,04 | 231,04 | 238,03 | (237) | (244) | (243) | (247) | (247) | (251) | (252) | (257) | (258) | (259) | (260)
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