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CZESC TEORETYCZNA
1. Budowa atomu

Substancja chemiczna jest to taki gatunek materii, ktéry we wszystkich swoich prébkach posiada takie
same wiasciwosci fizyczne i chemiczne. Wszystkie substancje, ktére spotykamy mozemy podzielic na
substancje proste i ztozone.

Substancje proste sg to substancje, ktérych nie mozna roztozy¢ na prostsze skfadniki, w jezyku chemicznym
nazywane sg one pierwiastkami. Najmniejszg czescig pierwiastka zachowujgcg takie same jak on wiasciwosci
chemiczne jest atom. Wszystkie atomy tego samego pierwiastka sg podobne i posiadajg te same wtasnosci.
Atomy réznych pierwiastkdw réznig sie miedzy soba.

Substancje ztozone, ktére ulegajg rozktadowi na drodze przemian chemicznych na substancje proste —
pierwiastki, nazywane sg zwigzkami chemicznymi. Najmniejszg czescig zwigzku chemicznego zachowujacg
jego wilasciwosci jest czasteczka (molekuta). Wszystkie czgsteczki tego samego zwigzku chemicznego
zawierajg tg samg ilos¢ takich samych atomow.

Atom zilozony jest z najmniejszych czgstek, zwanych elementarnymi czastkami materii. Czastki
elementarne, wchodzace w skfad atoméw to: skupione sg w jgdrze atomowym i zwigzane sitami jgdrowymi
nukleony, czyli dodatnie protony i obojetne elektrycznie neutrony oraz krgzgce wokét jadra atomowego
ujemne elektrony. Charakterystyke tych czgstek przedstawiono w tab.VIII.1.
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Tabela 1. Charakterystyka podstawowych czgstek elementarnych

nazwa czasteczki | masa [u] | tadunek [e] | symbol
proton 1 +1 p
neutron 1 0 n
1
elektron 1840 -1 e

1u (jednostka masy atomowej) = 1/12 masy izotopu wegla lgC = 1,67x10'24g.



Z powyzszej tabeli wynika, ze prawie cata masa atomu skupiona jest w jego jgdrze, jadro ma fadunek
dodatni, a w elektrycznie obojetnym atomie liczba dodatnich protonéw jest rowna liczbie ujemnych elektronow.

Atomy réznych pierwiastkow roznig sie pomiedzy sobg przede wszystkim iloscig protondéw w jadrze.
Liczba protonéw nazywana jest liczbg atomowa i oznaczana symbolem Z. Jak juz wcze$niej zaznaczono,
elektrycznie obojetny atom posiada takg samg liczbe protonéw i elektrondéw, wiec liczba atomowa Z podaje
zaréwno liczbe protonéw, jak i elektrondw w atomie. Liczbe tg podaje sie w lewym dolnym indeksie symbolu
danego pierwiastka.

Atomy tego samego pierwiastka muszg posiada¢ tg samg ilos¢ protonéw w jgdrze, mogg natomiast
rézni¢ sie iloscig neutronéw. Catkowita liczba protonéw i neutronéw (nukleonéw) w jgdrze okresla liczba
masowa A.

Liczbe tg umieszcza sie w lewym gornym indeksie symbolu pierwiastka. Roznica liczby masowej i
atomowej podaje, wiec ilos¢ neutrondw w jadrze.

Majgc podany symbol pierwiastka z liczbg masowg w indeksie gérnym i liczbg atomowg w indeksie
dolnym mozna okresli¢ doktadng liczbe czgstek elementarnych, z ktérych zbudowany jest dany atom.

Z — liczba atomowa = ilo$¢ protonéw = ilo$¢ elektronéw w atomie

A — liczba masowa = suma ilosci protonéw i neutronéw w jgdrze

é X — Z protonéw, Z elektronéw, (A — Z) neutronow

Przyktad: 120 — atom tlenu zawierajgcy: 8 protonéw, 8 elektrondéw oraz 16 - 8 = 8 neutronéw

Atom, ktéry posiada niedobdr elektronéw w stosunku do liczby protonéw (czyli nadmiar tadunku
dodatniego nad ujemnym) nazywamy jonem dodatnim lub kationem.

Atom posiadajgcy nadmiar elektronéw (tadunkéw ujemnych) w stosunku do protondéw (fadunkow
dodatnich) nazywamy jonem ujemnym lub anionem.

Atomy tego samego pierwiastka mogg rézni¢ sie iloscig neutrondw w jadrze, czyli masg atomowsa.
Nazywamy je izotopami. Np. izotopy wodoru: iH— wodor, 2iH(le) — deuter, 31H(31T) — tryt, izotopy wegla: 12(:,

13~ 14
ic.kc.

Dalszym waznym problemem dotyczacym budowy atomu jest odpowiedz na pytanie: jak rozmieszczone
sg elektrony w atomach? Okazuje sie, Zze dla elektronu nie mozna okresli¢ scisle jego toru, tak jak dla czgsteczki
klasycznej, a jedynie prawdopodobiefistwo znalezienia go w réznych obszarach przestrzeni, w réznych
odlegtosciach od jadra.

Z funkcji falowych opisujgcych stan elektrondw w atomach wynika opis kazdego elektronu przy uzyciu
czterech liczb kwantowych:
n - gtéwna liczba kwantowa kwantuje energie elektronu, moze ona przybieraé wartosci kolejnych liczb
naturalnych, czylin =1, 2, 3, 4, 5, ..., . Poziomy o tej samej gtéwnej liczbie kwantowej nazywamy powtoka
elektronowg. Kazda powtoka oznaczona jest symbolem literowym:

wartosé n 1 2 3 4 5 6 7
symbol literowy powtoki K L M N 0] P Q
maks. liczba elektronéw 2 8 18 32 50 72 98

| - poboczna liczba kwantowa okresla dokladniej energie (oznacza ona podpowioke, ktérg zajmuje elektron) i
wyznacza ksztalt orbitali atomowych, moze przyjmowac¢ wartosci catkowite od zera do (n - 1):



poboczna liczba kwantowa | 0 1 2 3 4 5
symbol podpowtoki S p d f g
maks. liczba elektronow 2 6 10 14 18 22

m - magnetyczna liczba kwantowa okre$la wzajemne potozenie orbitali w przestrzeni, a tym samym ilo$¢
orbitali na danym podpoziomie, moze przyjmowa¢ wartosci: -I, 0, +l. Na przykiad w podpowitoce p dla | = 1
dopuszczalne wartosci m wynoszg -1, 0, +1 (trzy prostopadte do siebie orientacje przestrzenne py, py, p,).

Kazdy elektron oprécz tego, ze porusza sie wokot jadra, kreci sie takze wokdt whasnej osi. Kret ten
nazywamy spinem elektronu.
ms - magnetyczna spinowa liczba kwantowa moze przyjmowaé wartosci: -1/2 lub +1/2. Zamiast oznaczen
+1/2 i -1/2 orientacje oznacza sie czesto strzatkami i . Na kazdym orbitalu elektronowym mogg znajdowaé sie
dwa elektrony réznigce sie miedzy sobg liczbg spinowg. Wynika to z przyjetej zasady Pauliego, méwigcej ze:
W danym atomie nie mogg znajdowac¢ sie dwa elektrony majgce te same wartosci wszystkich czterech liczb
kwantowych, muszg rézni¢ sie co najmniej jedng liczbg kwantowa."
Struktura orbitalowa atoméw

Orbitale mozna opisa¢ za pomocg odpowiednich symboli. Ogéiny zapis orbitalowy mozna przedstawi¢:

nl*
gdzie: n — gtébwna liczba kwantowa, | - poboczna liczba kwantowa wyrazona symbolem typu orbitalu (s, p, d, ...),
x — ilos¢ elektronéw znajdujgcych sie na danej podpowioce.
Elektrony mozna przedstawié w postaci strzatek: T4, odwrotne kierunki symbolizujg rézne spiny.
Symbole literowe i graficzne sg sobie réwnowazne, np.:
1s 2p 3d 4f

18 [N 2ptae 0 1 3d e Nt | et

Elektrony zapetniajg w pierwszej kolejnosci orbitale o nizszej energii, a nastepnie orbitale o wyzszych
energiach. Kolejno$¢ zapetniania poszczegélnych orbitali pokazano na rys.1.
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Rys.1. Kolejno$¢ zapetniania poziomow energetycznych w atomach.

Konfiguracja elektronowa pierwiastka jest to symboliczny zapis wszystkich elektronéw, ktére wchodzg w
jego skiad. | tak konfiguracja kilku wybranych pierwiastkdw, zgodnie z powyzszym schematem Kkolejnosci
zapetniania powtok wyglada nastepujgco:

(H:ls'  5Linds® 28t ,,Tiils® 2s® 2p®3s°3p°4s?3d”  gsAt: 1s” 2s° 2p°3s°3p®4s®3d'%4p°5s°4d 5p° 6s° 4 5d'° 6p°

Dla pierwiastkéw o wyzszych liczbach atomowych stosuje sie zapis skrécony, w ktérym podaje sie konfiguracje
najblizej potozonego gazu szlachetnego poprzedzajgcego dany pierwiastek, np.:

zamiast ;Na: 1s® 2s® 2p°® 3s* stosuje sie zapis 11Na: [1o0Ne] 3s™, gdzie [10Ne] = 1s* 2s* 2p°.

Dla wtasnosci chemicznych pierwiastka najwieksze znaczenie posiadajg elektrony znajdujgce sie na
najwyzszym poziomie energetycznym nazywane elektronami walencyjnymi, sa to najczesciej elektrony z
ostatnich, jeszcze nie w petni zabudowanych powtok.



2. Wiazania chemiczne

Dazenia atomow do uzyskiwania energetycznie trwatego rozmieszczenia elektrondéw wokét jadra, czyli
uzyskania trwatej konfiguracji elektronowej najblizszego dla danego pierwiastka gazu szlachetnego (dubletu lub
oktetu elektronéw) prowadzi do tworzenia sie odpowiednich wigzan chemicznych a tym samym do wchodzenia
w reakcje i powstawanie odpowiednich zwigzkéw chemicznych.

2.1. Wigzania atomowe

Wigzanie atomowe powstaje pomiedzy atomami tego samego pierwiastka lub pomiedzy atomami
pierwiastkow, ktore réznig sie wartoscig elektroujemnosci (zdolnosci do przyciggania elektronéw) nie wiecej niz
0,4. Kazdy z atoméw oddaje po jednym elektronie, ktére tworzg tgczgcg pare wigzgca. Para ta znajduje sie
doktadnie pomiedzy jagdrami obydwu atoméw wodoru i jest obejmowana zasigegiem ich przyciggania.
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- - elektron, ;<< — - para elektronéw
Jezeli uwspdlnienie jednej pary elektrondéw nie wystarcza do osiggniecia oktetu elektronéw, pomiedzy
atomami tworzg sie wigzania wielokrotne — podwdjne, jak w przypadku czgsteczki tlenu, czy potrojne, jak w
czgsteczce azotu:

':C:)' + .g:). — > :C:)::Q (6:6) 0,

N+ N - NiR (NEN) N,

2.2. Wigzanie atomowe spolaryzowane

Jezeli réznica elektroujemnosci taczgcych sie pierwiastkow zawiera sie pomiedzy 0,4 i 1,7 to pierwiastki
te tworzg wigzanie spolaryzowane. Oznacza to, ze wigzgca para elektrondéw jest przesunieta w strone atomu
bardziej elektroujemnego (silniej przyciggajgcego elektrony). Atom ten zyskuje czesciowy tadunek ujemny (3-),
natomiast atom o nizszej wartosci elektroujemnosci zyskuje czesciowy tadunek dodatni (5+).
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2.3. Wigzania jonowe

Wigzanie jonowe powstaje wowczas, gdy reagujg ze sobg atomy pierwiastka elektrododatniego o matej
energii jonizacji z atomami pierwiastka elektroujemnego o duzym powinowactwie elektronowym. Reagujace
atomy osiggajg konfiguracje oktetowg przez przesuniecie elektronéw od elektrododatniego do elektroujemnego
atomu.

Na. + .Cl: — Na+ + -Cl: ( Na+CI_ )

2.4. Wigzanie metaliczne

Powstawanie wigzania metalicznego polega na przeksztatceniu sie atomow tego samego metalu lub
atomoéw réznych metali w zbiér kationow obsadzajgcych wezty sieci krystalicznej i swobodnie poruszajgcych sie
miedzy nimi elektrondw. W zwigzku z tym metale mozna traktowac jako krysztaty zawierajgce w weziach sieci



krystalicznej pewng liczbe dodatnich zrebéw atomowych, a w przestrzeni miedzyweziowej rownowazng im
liczbe tzw. elektronéw zdelokalizowanych, tj. nie nalezgcych do okreslonego jonu. Z tego wzgledu méwi sie o
chmurze elektronowej lub gazie elektronowym, w ktérym zanurzone sg zreby atomowe metalu, tworzac
wigzanie metaliczne. Uporzgdkowany ruch gazu elektronowego zwigzany jest z przeptywem pradu
elektrycznego.

2.5. Wiazania koordynacyjne

Do utworzenia wigzania atomowego nie zawsze potrzebne sg elektrony pochodzace od dwéch
atomow. Wigzaca para elektronowa moze pochodzi¢ od jednego atomu - donora, natomiast drugi atom
zwany akceptorem uzupetnia tg parg swojg powitoke elektronowg do konfiguracji najblizszego gazu
szlachetnego. W rezultacie powstaje wigzanie typu kowalencyjnego okreslane jako donorowo-akceptorowe
albo koordynacyjne. Dobrym przyktadem moze tu by¢ reakcja pomiedzy amoniakiem, kiedy to dodatni jon
wodorowy, posiadajacy wolne orbitale, akceptuje jako wspding pare elektronowg pochddzaca od atomu azotu w
czasteczce amoniaku. Aby zaznaczyC, ze dane wigzanie jest donorowo-akceptorowe, stosuje sie czesto we
wzorach strukturalnych strzatke zamiast kreski skierowang od donora do akceptora:

H +
H H
H : N : - ‘
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Donorami elektrondw moga by¢ atomy lub jony posiadajace wolne pary elektronowe (N, S, O, F', CI, Br,, I', OH,,
CN, SCN, C,0,%, H,0, CO, NHj, itp.). Akceptorami sg zwykle jony wodorowe oraz atomy majgce wolne
orbitale (np. metale przejsciowe, czyli pierwiastki bloku d, itp).

Bardzo liczng grupe akceptoréw stanowig jony metali przejsciowych. Powstajg wtedy zwigzki o bardziej
ztozonej budowie zwane zwigzkami kompleksowymi. Chemia zwigzkéw kompleksowych jest w zasadzie chemig
metali przejsciowych (pkt.3.)

2.6. Podsumowanie (Budowa atomu)

Ponizszy diagram ukazuje schemat, jakimi drogami pierwiastki mogg uzyskac konfiguracje najblizszego
gazu szlachetnego, czyli uzyskaé najbardziej dogodny energetycznie stan.

Atomy wigzace sie w czgsteczke
zyskujg trwatg konfiguracje
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3.  Wiasciwosci chemiczne metali
3.1. Charakterystyka stanu metalicznego.

Najliczniej wsrod pierwiastkdw reprezentowane sg metale. W uktadzie okresowym znajdujemy ponad 80
pierwiastkdw metalicznych. Bloki s, d, f tablicy ukladu okresowego sg zapetnione wytgcznie przez metale
(z wyjatkiem helu i wodoru). Jedynie w bloku p metale sg mniej licznie reprezentowane.

Ze wzgledu na witasciwosci metale znalazly szerokie zastosowanie w gospodarce i zyciu codziennym.
O wiasciwosciach fizycznych metali decyduje wystepujgce w nich wigzanie metaliczne. Sie¢ krystaliczng metali
stanowig rdzenie atomow, ktére oddziatujg z elektronami walencyjnymi tworzgcymi chmure elektronowa, zdolng
do swobodnego przemieszczania sig, co jest przyczyng dobrego przewodnictwa pradu elektrycznego. Tg
ruchliwo$cig elektronéw mozna ttumaczyé tez dobre przewodnictwo cieplne metali; energia cieplna moze by¢
bowiem szybko przenoszona przez elektrony z jednej czesci metalu do innej.

Obecnosé chmury elektronowej w metalu pozwala na wyjasnienie charakterystycznego dla metali
potysku. Strumien Swiatta padajacy na metal wprawia w ruch oscylacyjny znajdujgce sie na powierzchni metalu
elektrony, ktére nastepnie oddajg energie elektromagnetyczng w postaci swiatta. Jego strumieh odbija sie od
powierzchni metalu dajgc charakterystyczny efekt potysku. Metale wykazujg duzg zdolno$¢ odbijania swiatta pod
wszystkimi kgtami.

Inne cechy metali takie jak twardos¢, kowalnosé, ciggliwosé mozna wyjasni¢ istnieniem sit, ktére
utrzymujg sie¢ krystaliczng. Sity przyciggania miedzy jonami metalu a chmurg elektronowg dziatajg we
wszystkich kierunkach, nie ma kierunku uprzywilejowanego. Rezultatem tego jest duza fatwos¢ przesuniecia
jonu w sieci z jednego potozenia w inne.

Temperatury topnienia i wrzenia metali sg zréznicowane: od —39°C dla rteci, 28,5°C dla cezu do
3370°C dla wolframu (pod cinieniem normalnym).

3.2. Wiasciwosci chemiczne metali bloku s

Wiasciwosci chemiczne pierwiastkéw sg funkcjg ich konfiguracji elektronowej. Metale bloku s majg
konfiguracje elektronéw walencyjnych ns'ins®. Przejscie w stan jonowy atomu majgcego jeden lub dwa
elektrony walencyjne jest mozliwe juz przy niewielkim naktadzie energii. Metale bloku s sg aktywne chemicznie.
Tlenki tych metali w reakcji z wodg tworzg wodorotlenki o charakterze typowo zasadowym:

K,O + H,0 = 2KOH KOH = K* + OH’
CaO + H,0 = Ca(OH), Ca(OH), = Ca?" + 20H

Metale bloku s sg dobrymi reduktorami, wiasciwosci redukujgce zas zwiekszajg sie ze wzrostem liczby
atomowej pierwiastka w grupie. Witasciwosci redukujgce metali bloku s przejawiajg sie w ich reakcjach z woda,
tlenem, chlorem, wodorem a w reakcji z kwasami nieutleniajacymi wydzielajg gazowy wodér, np.

Mg + 2HCI = Mgch + H,

Z kwasami utleniajgcymi metale te reaguja, w zalezno$ci od stezenia kwasu, oprécz soli metalu, tlenki
azotu na nizszym stopniu utlenienia np.

Ca + 4HNO; = Ca(NO3), + 2NO, + 2H,0 stezenie kwasu maleje
3Ca + 8HNO; = 3Ca(NO3), + 2NO + 4H,0
5Ca + 12 HNO3 = 5Ca(NOs), + N, + 6H,0

Ca + 2HNO; = Ca(NO3), + H,

Metale bloku s i ich zwigzki wprowadzone do ptomienia nadajg mu charakterystyczne zabarwienie:
lit — karminowe
wapn - ceglastoczerwone
séd — zétte
stront - karminowe



potas — rézowofioletowe
bar - Zzéttozielone

rubid — jasnofioletowe

rad - karminowoczerwone
cez — niebieskofioletowe

Ogrzewane substancje absorbujag energie zspiomienia. W wyzszym stanie energetycznym atomy lub
jony przebywajg przez bardzo krétki czas (rzedu 10 s), a nastepnie powracajg do stanu podstawowego
emitujgc kwanty energii, odpowiadajace roznym dtugosciom fali. Promieniowanie o réznych dtugo$ciach fal
obserwujemy jako r6zne barwy ptomienia.

3.3. Wiasciwosci chemiczne metali bloku p

Pierwiastki wystepujgce w bloku p majg elektrony walencyjne rozmieszczone na ostatniej zewnetrznej
powtoce. Nie wszystkie z nich sg pierwiastkami metalicznymi. Metale bloku p to Al (glin), Sn (cyna), Pb (otéw), Bi
(bizmut). Wszystkie z nich majg wtasciwosci amfoteryczne. Z wymienionych metali najwigksze znaczenie ma
glin.

Czysty glin jest mato wytrzymaty pod wzgledem mechanicznym, ale jego stopy z innymi metalami (np.
duraluminium) oznaczajg sie duzg wytrzymatoscig. Mimo aktywnosci chemicznej aluminium jego stopy sa
odporne na korozje, poniewaz na jego powierzchni powstaje ochronna warstewka tlenkowa (warstewka
pasywna).

Glin jest dobrym reduktorem ze wzgledu na jego niski potencjat normalny (-1,66 V). Latwo roztwarza sie
w kwasie solnym i rozciehczonym kwasie siarkowym z wydzieleniem wodoru:

2Al + 3HCI = 2AICI; + 3H,
2 Al + 3H,S0, = Aly(SOy); + 3H,

W reakcji ze stezonym kwasem siarkowym(VI1) i azotowym(V) czyli w reakcji z kwasami utleniajgcymi
powstaje pasywna warstewka tlenku glinu z réwnoczesng redukcjg siarki lub azotu na nizsze stopnie utlenienia.

2Al + 2 HNO3; = Al,O3 + 2NO + H,0

Glin jest pierwiastkiem amfoterycznym, co oznacza, ze reaguje nie tylko z kwasami, ale tez roztwarza
sie w mocnych zasadach:

2Al + 2NaOH + 6H,0 = 2Na[ Al(OH)4] + 3H,

Wodorotlenek glinu otrzymany przez dziatanie zasad na sole glinu, wykazuje tez wtasciwosci
amfoteryczne — stabej zasady lub stabego kwasu w zaleznos$ci od srodowiska:

APP* + 30H 0 Al(OH); U H3AIO; U 3H" + AIOS>
iy

lub H,O + HAIO, U H™ + AIO,

3.4. Wiasciwosci chemiczne metali bloku d

Pierwiastki wystepujgce w bloku d czyli w grupach 3 — 12, majg elektrony walencyjne rozmieszczone na
dwéch powtokach zewnetrznych — ostatniej i przedostatniej. Konfiguracje elektronéw walencyjnych metali bloku
d mozna przedstawi¢ nastepujgco:

(n - 1)d* ™ *ns? lub  (n-1)d*"ns’

Pierwiastki o takiej konfiguracji elektronéw walencyjnych wystepujg na wielu réznych dodatnich
stopniach utlenienia. W przypadku grup 3 — 7 maksymalna wartos¢ stopnia utlenienia odpowiada numerowi



grupy, w ktorej lezy pierwiastek. Prawidtowos¢ ta nie jest spetniona w przypadku pierwiastkéw grup 8 — 11, z
wyjatkiem rutenu i osmu.

Atomy metali bloku d stosunkowo tatwo oddajg elektrony walencyjne z podpowtoki s tworzac zwigzki
o budowie jonowej i wystepujg w postaci jondw prostych. Wiekszos¢ zwigzkéw metali bloku d posiada
intensywne zabarwienie np:

sole miedzi(ll) — barwa niebieska
sole zelaza(ll) - barwa bladozielona
sole zelaza(lll) - barwa zétta

sole kobaltu(ll) - barwa ré6zowa

sole kobaltu(lll) - barwa niebieska
sole chromu(ll) - barwa niebieska
sole chromu(lll) - barwa fioletowa

Wiasciwos¢ ta wigze sie z pochfanianiem kwantdéw swiatta przez elektrony znajdujgce sie na czesciowo
zapetnionej podpowtoce d. Przy catkowicie zapetnionej podpowtoce d lub przy braku elektronéw d jony proste
metali tego bloku sg bezbarwne np. sole cynku(ll), tytanu(IV).

Na wyzszych stopniach utlenienia tworzg zwigzki kowalencyjne, w ktérych wystepujg w jonach
ztozonych.

Zrdéznicowany udziat wigzania jonowego w zwigzkach tych metali jest przyczyng ich odmiennych
wiasciwosci. Poznamy je na przyktadzie zwigzkéw cynku, zelaza i miedzi.

3.4.1. Zwiazki zelaza

Zelazo lezy w 6smej grupie uktadu okresowego w bloku d ma wiec elektrony walencyjne na podpowtoce 4s i
3d

S _ 3d° 45
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Stosunkowo fatwo atom zelaza oddaije 2 lub 3 elektrony i przechodzi w jony Fe** lub Fe**. Uzyskiwanie
wyzszych stopni wymaga znacznych naktadoéw energetycznych i zachodzi bardzo trudno.

Zelazo jest pierwiastkiem do$¢ aktywnym, wchodzi w reakcje z wieloma substancjami, m.in. siarka,
chlorem, tlenem w obecnos$ci pary wodnej i z samg parg wodng. Nie reaguje z tlenem w suchej atmosferze.

Zwigzki zelaza z tlenem to: FeO — tlenek zelaza(ll), Fe,O; — tlenek zelaza(lll), Fe;O, — tlenek zelaza(ll,
) tzw. tlenek magnetyczny.

Z kwasami nieutleniajgcymi zelazo reaguje tworzgc sole zelaza(ll) i wydzielajgc wodor;
Fe + 2HCI = FeCl, + H,

Z kwasami utleniajgcymi (np. stezony kwas siarkowy(VI), kwas azotowy(V)) reakcja zachodzgca
poczatkowo gwattownie ulega szybko zahamowaniu wskutek pasywaciji zelaza.

2Fe + 3H,S0, = Fe,03 + 3S0, + 3H,0
2Fe + 2HNO; = Fe,03 + 2NO + H,0
3.4.2. Cynkowce

Cynkowce: Zn (cynk), Cd (kadm), Hg (rte¢) lezg w 12 grupie uktadu okresowego. Konfiguracje elektronéw
walencyjnych mozna przedstawi¢ nastepujgco:



(n— 1)d1°ns2

Reaktywnos¢ ca/nkowcc')w maleje ze wzrostem masy atomowej pierwiastkow. Pierwiastki tej grupy sa
dwudodatnie, (Zn**, Cd**, Hg®"). Wyjatkowo rteé¢ tworzy réwniez kationy Hg,", ktore odpowiadaja pierwszemu
stopniowi utlenienia rteci. Wodorotlenki cynkowcdw sg stabymi zasadami i réwniez stabo rozpuszczajg sie w
wodzie. Wodorotlenek cynku wykazuje wtasciwosci amfoteryczne, tzn reaguje zaréwno z kwasem jak i z mocng
zasada:

Zn(OH), + 2HCI = ZnCl, + 2H,0
Zn(OH), + 2NaOH = Na,Zn0O, + 2H,0

Cynkowce wykazujg dobre wtasnosci metaliczne. Cynk na powietrzu lekko matowieje, gdyz wytwarza
sie warstewka tlenku (ZnO), wodorotlenku (Zn(OH), lub weglanu cynku (ZnCQO3).

Cynk z rozcienczonymi kwasami nieutleniajgcymi tatwo reaguje (roztwarza sie) i wydziela sie gazowy
wodor;

Zn + 2HCI = ZnCl, + H,
Zn + H2$O4 = ZnSO4 + H2

Z kwasami utleniajgcymi, czyli ze stezonym H,SO, i stezonym HNO; cynk reaguje redukujgc siarke lub
azot na nizszy stopien utlenienia.

Zn + 2H,S0, = ZnSO, + SO, + H,0
3Zn + 8HNO3; = 3Zn(NOs3), + 2NO + 4 H,0O
Cynk metaliczny reaguje rowniez z tugiem wg schematu:
Zn + 2NaOH = Na,ZnO, + H,
Zn + 2NaOH + I—tlg = Na,[Zn(OH)4] + H,

Podobnie jak inne pierwiastki przejsciowe cynk i cynkowce majg duzg skionnos¢ do tworzenia trwatych
jonow kompleksowych.

3.4.3. Miedziowce

Miedziowce: Cu (miedz), Ag (srebro), Au (ztoto) lezg w 11grupie uktadu okresowego. Konfiguracje
elektronéw walencyjnych mozna przedstawié¢ nastepujgco:

(n— 1)d1°ns1

Miedziowce to typowe metale ciezkie, migkkie, kowalne i ciagliwe, o wysokich temperaturach topnienia i
wrzenia, bardzo dobrze przewodzgce elektrycznosé i ciepto.

Miedziowce sg usytuowane w szeregu elektrochemicznym za wodorem. Pod wzgledem chemicznym
metale tej grupy wykazuja matg aktywnos$é, sg stabszymi reduktorami niz wodér, nie wypierajg wiec wodoru z
kwasow - nie reagujg z kwasami nieutleniajgcymi. MiedzZ i srebro reagujg z kwasami utleniajgcymi wg
schematu:

3Cu + 8HNO;3; = 3Cu(NO3), + 2NO + 4 H,0O

Sposrod miedziowcow tylko miedz reaguje z tlenem i tworzy tlenki: czarny CuO i ceglastoczerwony
Cu,0. Tlenek miedzi(ll) reaguje ze stezonym kwasem solnym tworzgc kwas tetrachloromiedziowy(ll) o
zabarwieniu zielonym.

CuO + 4HCI = H2CUC|4 + Hzo
H,CuCl, = 2H* + CuCl,*
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Podsumowanie (wlasciwosci chemiczne metali)

o Produkt reakcji | Produkt reakcji z .
Zwiagzki z 2 kwasem kwasem Produkt reakcji
= Blok | Metal | Zwigzki z tlenem aktywnym ieutleniai leniai z zasadg
= niemetalem nieutleniajgcym utleniajgcym (NaOH)
£ (HC) (HNOs)
o K K,0, K,0, KCI, K,S KCI KNO; -
S S Mg MgO MgCl,, MgS MgCl, Mg(NO3), -
g Na Na,O, Na,O, NaCl, Na,S NaCl NaNO, -
Sv p Al Al,O; AICl3, Al,S3 AICl; Al,O; Na[AlI(OH),4]
Q Mn MnO,, Mn,0O; MnCl,, MnS MnCl, Mn(NO3), -
o Zn Zn0O ZnCl,, ZnS ZnCl, Zn(NO3), Na,[Zn(OH),]
; Cr CrQ, Cr,03, CrO; CrC|2, CrS CrC|2 Cr(N03)3 -
< d Fe FeO, Fe,0;, Fe;0,4 FeC|2, FeS FECIZ Fe,O3 -
< Cu Cu,0, CuO CuCl,, CuS - Cu(NO2), -
Ag - AgCl, Ag,S - AgNO; -




