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Drodzy Uczniowie 8 klasy!

Na lekcjach chemii w 7 klasie zapoznaliście się z ciekawą nauką o
substancjach oraz o ich przemianach. Opanowaliście język chemiczny,
dowiedzieliście się co to są pierwiastki chemiczne, jak oznacza się  je
oraz utworzone z nich substancje, a także jak zapisuje się reakcje che-
miczne. Nauczyliście się także wykonywać najprostsze obliczenia che-
miczne i różne doświadczenia. Już wiecie, że istnieje nieskończona
ilość substancji, a cząstek, z których one są zbudowane jest tylko trzy
rodzaje: atomy, cząsteczki i jony. Dowiedzieliście się wiele ciekawego o
tlenie jako o jednym z najważniejszych pierwiastków chemicznych, a
także o właściwościach chemicznych jego prostej substancji — tlenie
jako składniku powietrza oraz jego związku z wodorem — wody. Wiecie
już o innych tlenkach oraz o produktach ich reakcji z wodą — o zasa-
dach i kwasach. 

W 8 klasie chemia otworzy przed wami swe nowe tajemnice. Prze-
konacie się o tym, że wśród pierwiastków oraz ich związków istnieje
porządek i ścisła współzależność. Ilustruje to prawo okresowości odk-
ryte prawie 150 lat temu przez wybitnego uczonego Dymitra Mende-
lejewa. Wkrótce przekonacie się, że prawu okresowości podlegają także
substancje złożone. 

Najwięcej uwagi na lekcjach chemii w tym roku szkolnym udzielimy
poznaniu budowy atomów, cząsteczek, jonów i wyjaśnieniu dlaczego i
jak one  łączą się w każdej substancji. Omówimy skład najważniejszych
grup związków oraz ich właściwości chemiczne.

Wiele przyjemności sprawi wam wykonywanie różnych doświadczeń
chemicznych. 

Jak pracować z  podręcznikiem
Podręcznik ten ma na celu pomóc w uczeniu się chemii. Na począt-

ku każdego paragrafu ukazano jakie znaczenie będzie miał dla was
zawarty w nim materiał, a w końcu — zawsze sformułowane są wnio-
ski. Tekst podany drobniejszym drukiem przeznaczony jest dla
uczniów, którzy chcieliby pogłębić swą wiedzę z chemii. 
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Dodatkową informację i ciekawe fakty umieszczono na marginesie.
Podstawowe oznaczenia wydzielono kolorowym drukiem, a nowe poję-
cia, ważne twierdzenia i słowa, które trzeba zaakcentować — pochy-
łym drukiem. Tekst potrzebny do wykonania doświadczeń laboratoryj-
nych i prac praktycznych podano na kolorowym tle.

W końcu każdego paragrafu umieszczone są ćwiczenia i zadania róż-
nych rodzajów. Rozmieszczone są one w miarę wzrastania trudności. 
W końcu podręcznika mieszczą się odpowiedzi do niektórych zadań i
ćwiczeń, słowniczek podstawowych terminów oraz skorowidz, który
pozwoli prędko znaleźć stronę podręcznika, na której jest mowa o da-
nym zjawisku, pojęciu, substancji itp.

Dla tych, kto zechce pogłębić swe wiadomości z chemii podano listę
dodatkowej literatury.

Jeżeli wnikliwie, ze zrozumieniem będziecie starali się pracować z
podręcznikiem, to głębiej zrozumiecie zależności istniejące między
składem, budową i właściwościami substancji, będziecie potrafili  prze-
widywać i objaśniać przemiany chemiczne.

Przygotowanie do doświadczenia chemicznego

Do prac praktycznych należy rzetelnie się przygotowywać. Poleceń
odnośnie przepisów i techniki bezpieczeństwa w gabinecie chemicz-
nym, umieszczonych w podręczniku do 7 klasy, należy bezwzględnie
przestrzegać także w klasie 8. Doświadczenia domowe można robić
tylko z pozwolenia rodziców.

Chemia — to naprawdę zachwycająca nauka. Przekonaliście się już,
że potrzebna jest ona po to, by zrozumieć jak zbudowany jest otaczają-
cy nas świat, według jakich praw odbywa  się jego rozwój, jak wykorzy-
stywać różne substancje  nie niszcząc przyrody, a przymnażając jej bo-
gactwa. 

A więc sukcesów w poznawaniu chemii. 
Autorzy

4
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Burzliwy rozwój chemii ostatniego półtora stule-
cia stał się możliwy dzięki odkryciu przez D. Men-
delejewa prawa okresowości pierwiastków. Prawo
okresowości pomaga wyjaśnić wiele faktów che-
micznych, prognozować i uzasadnić różne prawidło-
wości w świecie substancji. To prawo ilustruje układ
okresowy pierwiastków chemicznych, który mieści
najważniejsze wiadomości o pierwiastkach,  jest nie-
zastąpionym źródłem informacji dla tych, kto uczy
się chemii lub pracuje w tej gałęzi nauki. Pierwsza
twoja znajomość z układem okresowym odbyła się w
klasie 7. Od dziś sfera jego zastosowania dla ciebie
rozszerzy się. 

Dzięki odkryciom w zakresie budowy atomu prawo
okresowości otrzymało potężne wsparcie teoretyczne.
Ustalono, że charakter chemiczny pierwiastka
zależy od liczby elektronów oraz ich rozmieszczena w
atomach.

5

ROZDZIAł 1
Prawo okresowości i układ
okresowy pierwiastków
chemicznych. 
Budowa atomu

1 Pierwsze próby klasyfikacji
pierwiastków chemicznych   

Materiał paragrafu pomoże Ci: 
Ø wyjaśnić, jak rozwijała się wiedza o pierwiastku che-

micznym;
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Ø dowiedzieć się o pierwszych próbach klasyfikacji
pierwiastków chemicznych.

Jak pogłębiała się wiedza o pierwiastkach
chemicznych. Filozofowie Starożytnej Grecji
twierdzili, że wszystkie substancje składają się z
czterech pierwiastków — „żywiołów”: ognia, powie-
trza, wody i ziemi. Ich zdaniem, „żywioły” były
nosicielami pewnych cech substancji — ciepła,
zimna, wilgoci i suchości. Takie poglądy podzielali
również  alchemicy. 

Termin „pierwiastek” ze znaczeniem bardzo zbli-
żonym do współczesnego pojawił się w nauce w 
XVII w. Chemik angielski R. Boyle nazwał pier-
wiastkiem to, co jest granicą rozkładu substancji.
Gdybyśmy żyli w tych czasach, to powiedzielibyśmy,
że pierwiastek — to atom. Tak również rozumiał
termin pierwiastek M. Łomonosow.

Francuski uczony A. Lavoisier uważał, że pier-
wiastek to substancja prosta, dlatego nie można go
rozłożyć. Dziś znamy wiele substancji złożonych,
które nie poddają się rozkładowi, na przykład, tlen-
ki SiO2, Al2O3, a substancja prosta ozon łatwo prze-
mienia się na inną prostą — tlen: 2O3 = 3O2. Nie
widział różnicy między pojęciami „substancja pro-
sta” a „pierwiastek” i angielski uczony D. Dalton.
Później D. Mendelejew wypowiedział się tak: „Ciało
proste jest substancją..., a pod pojęciem „pierwia-
stek” należy rozumieć składową część ciał prostych
i złożonych”.

Na początku XX w. uczeni ustalili, że atom skła-
da się z dodatnio naładowanego jądra i ujemnie na-
ładowanych elektronów. Od tego czasu określa się
pierwiastek jako pewien rodzaj atomów o pewnym
ładunku jądra. Dziś, charakteryzując jakościowy
skład wody, każdy z was powie: substancja ta jest
utworzona z dwóch rodzajów atomów (o ładunku
jąder +1 i +8, lub z dwóch pierwiastków — wodoru
i tlenu).

Pierwsze próby klasyfikacji pierwiastków
chemicznych. Na pierwszych etapach rozwoju
chemii uczeni próbowali „uporządkować” kilkadzie-
siąt znanych wówczas pierwiastków chemicznych,
dokonać ich klasyfikacji.
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Klasyfikacja — to podział obiektów (przedmiotów, orga-
nizmów żywych, zjawisk i in.) na grupy lub rodzaje wed-
ług pewnych cech.  

W chemii istnieje kilka klasyfikacji pierwiastków,
substancji, reakcji chemicznych. 

u Na jakie grupy dzielą się substancje? Nazwij
znane Ci typy reakcji chemicznych? 

Klasyfikację substancji prostych, na podstawie
której później powstała pierwsza klasyfikacja pier-
wiastków chemicznych, zaproponował w końcu
XVIII w. A. L. Lavoisier. Podzielił on substancje pro-
ste na metale i niemetale (dziś pierwiastki chemicz-
ne dzielą się na metaliczne i niemetaliczne). Taka
klasyfikacja była dość ogólna i niedoskonała.
Niektóre substancje proste (na przykład, grafit,
telur) według jednych właściwości przypominały
metale, a według innych — niemetale. Jednak,
podział substancji prostych oraz pierwiastków che-
micznych na dwie wielkie grupy odegrał wielką rolę
w rozwoju chemii.

Wśród metali i wśród niemetali trafiały się bar-
dzo podobne substancje. Uczeni połączyli je w osob-
ne grupy. Substancje proste każdej grupy otrzymały
następujące ogólne nazwy: metale alkaliczne, meta-
le ziemalkaliczne, fluorowce (chlorowce, halogeny),
gazy szlachetne.

Metale­alkaliczne­(litowce) — to lit, sód, potas,
rubid, cez, frans. One są bardzo miękkie, lekkie,
łatwotopliwe (rys. 1). 

W reakcjach chemicznych metale alkaliczne są
bardzo aktywne (rys. 2). Na powietrzu szybko
reagują z tlenem, parą wodną. Powierzchnia ich
ciemnieje i ulega utlenieniu. Dlatego te metale prze-
chowuje się w hermetycznie zamkniętym naczyniu
(rys. 3) lub w ampułach, z których usunięto powie-
trze. Opisane metale zostały nazwane alkaliczny-
mi, ponieważ one reagując z wodą, tworzą alkalia 
(ługi) — rozpuszczalne zasady o ogólnym wzorze
MOH. 

Metale­ziemalkaliczne. Do tych substancji należą:
beryl, magnez, wapń, stront, bar i rad. 

7
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Rys. 1. 
Sód można 
kroić nożem

Rys. 3.
Tak przechowuje się
metale alkaliczne

Rys. 4. 
Chlor, brom i jod

Rys. 2. 
Reakcja cezu 
z wodą

Li Na K

Podobnie jak metale alkaliczne reagują one z wie-
loma substancjami, lecz nie tak aktywnie. Produk-
tami ich reakcji z wodą są ługi1 o ogólnym wzorze
М(ОН)2. 

Fluorowce­(halogeny) — taką nazwę mają najak-
tywniejsze niemetale. Należą do nich: fluor, chlor,
brom, jod. Cząsteczki tych substancji prostych są
dwuatomowe: F2, Cl2, Br2, I2. W zwykłych warun-
kach fluor i chlor są gazami, brom — cieczą, a jod —
substancją stałą (rys. 4). Fluor jest najaktywniej-
szym spośród halogenów i innych niemetali. 

Halogeny reagują z wodorem tworząc związki,
które mają następujące wzory: HF, HCl, HBr, HI. Te
związki, w warunkach normalnych — gazy,
dobrze rozpuszczają się w wodzie: ich wodne roz-
twory to — kwasy. Halogeny współdziałają z wielo-
ma metalami. Produktem takich reakcji jest sól.
Dlatego nazwa „halogeny” pochodzi od słowa
greckiego „halos” — sól. Wszystkim znany jest
związek sodu z chlorem — NaCl, sól kuchenna.

Helowcami­ albo­ gazami­ szlachetnymi­ (obojętny-
mi)­nazywamy­pierwiastki: hel, neon, argon, kryp-

1
Wodorotlenek magnezu nie jest ługiem.

Cl2 Br2 I2



9

ton, ksenon i radon. Otrzymały one taką nazwę dla-
tego, że są to gazy chemicznie prawie nieczynne.
Gazy te składają się nie z cząsteczek jak inne gazy,
lecz z atomów. Te substancje proste odkryte były w
drugiej połowie XIX w.

Pierwiastki, od których pochodzą omówione
wyżej substancje proste, mają analogiczne nazwy
ogólne: pierwiastki­ alkaliczne,­ pierwiastki­ ziemal-
kaliczne,­halogeny,­pierwiastki­obojętne­(inertne).

Pod koniec lat 20-tych XIX wieku chemik nie-
miecki W. Debereiner podzielil część podobnych
pierwiastków na trójki tzw. triady: 

Li,  Na,  K             Ca,  Sr,  Ba             S, Se,  Te   
Cl, Br,  I              Fe,  Co,  Ni

W pierwszej triadzie znalazły się pierwiastki alkalicz-
ne, w drugiej — ziemalkaliczne, w czwartej — ha-
logeny. Umieścił on pierwiastki w triadach według
wzrastania mas względnych atomowych i zauważył
ciekawą prawidłowość: względna masa atomowa
środkowego pierwiastka stanowiła w przybliżeniu
średnią arytmetyczną względnych mas atomowych
pierwiastków skrajnych. Względna masa atomowa
atomu środkowego pierwiastka jest dokładna lub
podana w przybliżeniu:

Ar(Li) + Ar(K) 7 + 39
———————— =  ———— = 23 = ­Ar(Na).

2                        2
Oprócz tego, właściwości substancji prostej i związ-
ków tego pierwiastka okazały się „przejściowymi” w
porównaniu z właściwościami substancji prostych i
związków dwóch sąsiednich pierwiastków w tria-
dach Debereinera. Stworzyć triady z innych pier-
wiastków Debereinerowi nie udało się. 

W 1865 r. chemik angielski John Newlands ze
znanych wówczas pierwiastków ułożył rząd w kolej-
ności wzrastania ich względnych mas atomowych:

H  Li  Be  B  C  N  O  F  Na  Mg  Al Si  P  S  Cl  K  Ca  Cr Ті Mn Fe ...
Zauważył on, że każdy ósmy pierwiastek miał po-

dobne właściwości do pierwszego. Podobnie było z
odpowiednimi substancjami prostymi. Taką prawi-
dłowość ma szereg dźwiękowy w muzyce każda
pierwsza i ósma nuta mają takie same nazwy i po-
dobny dźwięk. 
u Znajdź w powyższym szeregu pierwiastki podob-

ne do sodu i fluoru.
9

Warto wiedzieć 
Gaz szlachetny
hel uczeni 
najpierw odkryli 
na Słońcu, dopiero
po 13 latach —
na naszej planecie
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Rys. 5.
„Oktawy” 
pierwiastków
chemicznych

H

F

Cl K Ca
Cr Ti

Mn Fe

NaMgAl Si
P S

Li Be
B C N O

... ... ... ... Li = 7,03 ( Be = 9,3?)
C = 12,0 N = 14,04 O = 16,00 Fl = 19,0 Na = 23,05 Mg = 24,0 
Si = 28,5 P = 31,0 S = 32,07 Cl = 35,46 K = 39,13 Ca 40,0

... As = 75,0 Se = 78,8 Br = 79,97 Rb = 85,4 Sr = 87,6
Sn = 117,6 Sb = 120,6 Te = 128,3 I = 126,8 Cs = 133,0 Ba = 137,1

Bi = 208,0 ... ... ( Tl = 204?) ...Pb = 207,0

Wartościowość
ІV ІІІ ІІ І І ІІ

Prawidłowość spostrzeżoną przez Newlandsa
nazwano prawem­ oktaw. Lecz przejawiała się ona
tylko na początku szeregu pierwiastków, a potem
dalej była zaburzona (rys. 5). Na przykład, mangan
w dużym stopniu różnił się od żelaza, a żelazo cał-
kowicie nie podobne było do siarki. Liczba 8 była,
jak świadczy o tym historia chemii, w tych czasach
uważana była za liczbę magiczną, lecz po zbadaniu
budowy atomu była otrzymało to objaśnienie
naukowe.

Z innych prób systematyki pierwiastków na uwagę
zasługuje praca niemieckiego chemika L. Meyera. 
W 1864 r. ułożył on pierwiastki według wzrastania
względnych mas atomowych i według ich wartościo-
wości (tabl. 1). Ponieważ wiele wartości mas ato-
mowych i wartościowość pierwiastków były błędnie
obliczone, i dla niektórych pierwiastków w ogóle
nieznane, dlatego nie wszystkie pierwiastki weszły
do tablicy zaproponowanej przez L. Meyera. Uczony
umieścił w swej tablicy tylko 28 pierwiastków che-
micznych, czyli o wiele mniej niż znano w tym czasie.

Tablica­1
Tablica pierwiastków chemicznych L. Meyera 
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Te różne próby uczonych pogrupowania pier-
wiastków chemicznych były już wstępem do ogólnej
ich systematyki. Wkrótce D. Mendelejew zawiado-
mił o opracowanym przez niego układzie okreso-
wym pierwiastków chemicznych.  

WNIOSKI 

Wyobrażenie o pierwiastku chemicznym
zmieniało się wraz z rozwojem nauki. Daw-
niej chemicy nie rozróżniali pojęć pierwia-
stek chemiczny i substancja prosta. Było zna-
nych kilka grup podobnych substancji pro-
stych: metale alkaliczne, metale ziemalka-
liczne, halogeny. Później były odkryte gazy
szlachetne.

Pierwsze próby klasyfikacji pierwiastków
chemicznych obejmowały tylko pewną ich
część i nie miały one najczęściej poważnego
uzasadnienia naukowego.  

?
1. Co dawniej uważano za pierwiastek chemiczny, a co obecnie? 
2. Wybierz cechy, które wykorzystał A. Lavoisier, W. Debereiner, 

Y. Newlands, L. Meyer do klasyfikacji substancji prostych i pierwias-
tków chemicznych: właściwości substancji prostych, rozprzestrzenie-
nie pierwiastków w przyrodzie, skład związków, wartości względnych
mas atomowych, wartościowość pierwiastków.

3. Scharakteryzuj rozmieszczenie pierwiastków każdej triady W. De-
bereinera w układzie okresowym.

4. Porównaj względną masę atomową bromu z połową sumy względ-
nych atomowych mas chloru i jodu.

5. Porównaj szereg pierwiastków J. Newlandsa z ich kolejnością w
układzie okresowym D. Mendelejewa i znajdź cechy odmienne.
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Prawo okresowości 
D. Mendelejewa

Materiał paragrafu pomoże Ci: 
Ø dowiedzieć się o istnieniu naturalnego szeregu pier-

wiastków chemicznych;

2
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Ø wyobrazić sobie, w jaki sposób zostało odkryte przez
D. Mendelejewa prawo okresowości;

Ø zrozumieć treść prawa okresowości.

Problem klasyfikacji pierwiastków chemicznych
w latach 60. XIX w. bardzo zainteresował D. Men-
delejewa (rys. 6). Doszukiwał się on prawidłowości i
więzi istniejących między wszystkimi pierwiastka-
mi, a nie tylko między ich częścią. 

12

W tym czasie już były znane 63 pierwiastki che-
miczne. Dla każdego z nich uczony sporządził kartkę,
na której wypisał symbol chemiczny pierwiastka,
jego nazwę, względną masę atomową, wartościowość
i niektóre ważniejsze cechy substancji prostej i
związków. Ponieważ masa atomu wydawała się wów-
czas najbardziej charakterystyczną i trwałą cechą
pierwiastków, Mendelejew postanowił przyjąć ją za
podstawę klasyfikacji. Grupując pierwiastki w odpo-
wiedniej kolejności, zgodnie ze wzrastającą względną
masą atomową (rys. 7)1 Mendelejew zauważył (jak i
J. Newlands przedtem) ciekawą prawidłowość. Oka-
zało się, że co pewien interwał pierwiastki mają po-
dobne do siebie właściwości chemiczne i tworzą
podobne substancje proste i związki. 

Rys. 6. 
D. Mendelejew 
w okresie pracy
nad systematyką
pierwiastków

Rys. 7. 
Początek 
szeregu 
pierwiastków* 
ułożony przez 
D. Mendelejewa 

1 Pierwiastki szlachetne odkryto póżniej.

H
1

Li
7

Be
9

B
11

C
12

N
14

F
19

Na
23

Mg
24

Al
27

O
16 ...

* Pod symbolem pierwiastka ukazano wartość względnej masy atomowej. Na
kartkach o ciemniejszym kolorze — pierwiastki metaliczne.
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Szereg zaczyna się od pierwiastka niemetaliczne-
go — wodoru, którego atom miał najmniejszą masę.
Po nim są rozmieszczone pierwiastki metaliczne lit
i beryl, a potem znów pierwiastki niemetaliczne od
boru do fluoru, dalej znów pierwiastki metaliczne
itd. A więc, w­szeregu­charakter­pierwiastków­okre-
sowo­powtarza­się. 

Mendelejew podzielił ułożony szereg na kilka
fragmentów (są to znane wam okresy). Każdy taki
fragment zaczyna się z typowego pierwiastka meta-
licznego (alkalicznego) i kończy się typowym pier-
wiastkiem niemetalicznym (halogenem): 

Li       Be      B      C      N       O      F
Nа Mg     Al     Si P  S       Cl  

D. Mendelejew zauważył ciekawą nową prawi-
dłowość: w każdym fragmencie charakter pierwiast-
ków, właściwości ich substancji prostych, oraz skład
i właściwości związków zmieniają się stopniowo.
Rozpatrzymy jeden z fragmentów szeregu pier-
wiastków (rys. 8).

Na pierwszym miejscu w tym szeregu jest pier-
wiastek alkaliczny sód. Jest on jednowartościowy,
tworzy bardzo aktywny metal sód, a także tlenek
zasadowy Na2O i ług NaOH. Za nim jest umieszczo-
ny dwuwartościowy magnez, od którego pochodzą
substancje o mniejszej aktywności chemicznej —
metal magnez, tlenek zasadowy MgO i słaboroz-
puszczalna zasada Mg(OH)2. Trzecie miejsce zaj-
muje trójwartościowy glin. Jego tlenek Al2O3 i
wodorotlenek Al2O3 są amfoteryczne czyli znacznie
różnią się od analogicznych związków magnezu.
Następne pierwiastki to niemetale: krzem, fosfor,
siarka i chlor. Maksymalna wartościowość tych
pierwiastków wzrasta od 4 do 7. Aktywność che-
miczna odpowiednich niemetali a także kwasów
odpowiadających wyższym tlenkom pierwiastków
wzrasta; najaktywniejszy jest chlor i kwas HClO4. 
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Na
I

Na20
Na0H

Mg
II

Mg0
Mg(0H)2

Al
III

Al203
Al(0H)3

Si
IV

Si02
H2Si03

P
V

P205
H3P04

S
VI
S03

H2S04

Cl
VII

Cl207
HCl04

Rys. 8. 
Fragment 
szeregu 
pierwiastków*

* Pod symbolami pierwiastków umieszczono maksymalne znaczenia wartościo-
wości, wzory wyższych tlenków, odpowiednich wodorotlenków i kwasów.
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Zauważono, że w każdym fragmencie właściwości
metaliczne przechodzą w niemetaliczne. Metaliczny
charakter­pierwiastków­rośnie­od­prawej­do­lewej­stro-
ny,­a­charakter­niemetaliczny­—­od­lewej­do­prawej.

14

Metaliczny charakter     
pierwiastków     

Na       Mg        Al Si        P        S       Cl

Niemetaliczny charakter 
pierwiastków 

Szereg pierwiastków ułożony według wzrastania
mas atomowych D. Mendelejew nazwał szeregiem
naturalnym, czyli takim, który istnieje w przyrodzie
niezależnie od człowieka. 

Prawidłowości wyjawione w naturalnym szeregu
pierwiastków naprowadziły uczonego na odkrycie w
1869 r. prawa­okresowości:

Właściwości pierwiastków chemicznych oraz substancji
prostych, a także skład i właściwości ich związków znaj-
dują się w zależności okresowej od wartości ich mas ato-
mowych.  

Okresowość w chemii — to powtórzenie (lecz nie
kopiowanie) charakteru chemicznego pierwiastków,
cech szczególnych budowy ich atomów, składu, bu-
dowy i właściwości substancji co pewną ilość pier-
wiastków w ich szeregu naturalnym.

W czasach Mendelejewa poziom nauki nie był
dość wysoki. Dlatego nie udało się mu wyjaśnić
przyczyny okresowości, lecz wierzył on, że to stanie
się w przyszłości. Dzisiaj wiadomo, że okresowość­w
świecie­ pierwiastków­ chemicznych­ uwarunkowana
jest­przez­budowę­elektronową­atomów.

Mendelejew nie ograniczał się do faktycznego
materiału, który miała do swojej dyspozycji nauka
chemiczna. Jeżeli przez jakiś pierwiastek była naru-
szona ogólna prawidłowość w szeregu naturalnym,
on proponował uczonym chemikom jeszcze raz
skontrolować względną masę atomową pierwiastka.
Uczony przewidział nie tylko odkrycie nowych pier-
wiastków, lecz i wartości ich mas atomowych, wła-
ściwości substancji prostych, istnienie związków w
przyrodzie itp.

Warto zauważyć, że rozmieszczenie kilku pier-
wiastków w szeregu naturalnym nie odpowiada wzra-
staniu względnych mas atomowych. Mendelejew
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umieścił, na przykład, telur przed jodem, chociaż
względna masa atomowa teluru jest trochę większa.
Uczony wziął pod uwagę to, że substancja prosta jod
jest aktywniejszym niemetalem niż substancja prosta
telur, też niemetal. A więc, jod ma silniej wyrażony
charakter niemetaliczny i powinien być umieszczony
po telurze. 

Prawo­ okresowości­ —­ jedno­ z­ głównych­ praw
przyrody. Prawo przedstawia łączność pierwiastków
chemicznych, wzajemne więzi między nimi. Ucząc
się chemii, często będziesz odwoływać się do tego
prawa, wyszukiwać nowe fakty, które potwierdzają
jego prawidłowość. Ono pomoże Ci przewidywać
właściwości chemiczne substancji prostych i złożo-
nych, możliwość przemian chemicznych w reak-
cjach z ich udziałem.

WNIOSKI

Układając pierwiastki chemiczne w szereg
według wzrastania względnych mas atomo-
wych, D. Mendelejew odkrył prawo okresowo-
ści. Uczony sformułował go tak: właściwości
pierwiastków chemicznych oraz substancji
prostych, a także skład i właściwości ich
związków znajdują się w zależności okreso-
wej od ich mas atomowych. 

Prawo okresowości — jedno z podstawo-
wych praw przyrody. Stanowi ono podstawę
nauki chemicznej.

?
6. Na podstawie układu okresowego wyjaśnij, o ile więcej pierwias-

tków jest znanych w porównaniu z czasami, kiedy żył Mendelejew?
7. Jak rozumiesz pojęcie „okresowość”? Jakie zmiany w przyrodzie

można scharakteryzować tym słowem? Porównaj je ze słowami
„ciągłość” i „stopniowość”.

8. Ułóż pierwiastki F, C, B, O, N w porządku osłabienia ich charakteru
niemetalicznego.

9. Który z pierwiastków wykazuje większe właściwości metaliczne:
potas beryl (Be) czy lit (Li). Który z podanych metali jest aktywniej-
szy w reakcjach chemicznych?

15
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10.  Okresowo czy stopniowo zmienia się wartościowość pierwiastków 
w ich szeregu naturalnym? Podaj przykłady.

11. Znajdź w układzie okresowym kilka par pierwiastków, w każdej z
których pierwiastek o większej liczbie porządkowej ma mniejszą
masę atomową.

16

Układ okresowy 
pierwiastków chemicznych

Materiał paragrafu pomoże Ci: 
Ø korzystać z różnych wariantów układu okresowego;
Ø otrzymywać informację o pierwiastku chemicznym z

układu okresowego;
Ø przewidywać charakter pierwiastka według jego roz-

mieszczenia w układzie okresowym.

Układ okresowy — źródło wiadomości o pier-
wiastkach chemicznych. Po tym jak D. Men-
delejew podzielił szereg naturalny pierwiastków
chemicznych na fragmenty, umieścił drugi frag-
ment pod pierwszym, trzeci — pod drugim itd. Tak
powstała tablica, a w jej kolumnach znalazły 
się podobne pierwiastki: alkaliczne, ziemalkaliczne,
halogeny itp. Tak powstał układ­ okresowy­ pier-
wiastków­chemicznych.

Układ okresowy pierwiastków chemicznych jest
w każdym szkolnym gabinecie chemicznym. Jest on
w każdym podręczniku z chemii. Układem okreso-
wym posługują się uczniowie, studenci, wykładow-
cy, uczeni, ponieważ w nim podana jest najważniej-
sza informacja o pierwiastku chemicznym. Według
miejsca pierwiastka w układzie okresowym można
wyjaśnić budowę jego atomu, przewidzieć właściwo-
ści chemiczne substancji prostej, różnych związków
chemicznych.

Układ okresowy pierwiastków ma formę tablicy.
Nazywamy ją tablicowym­przedstawieniem­prawa
okresowości. Są dwa rodzaje tablicy: krótka­ forma
(wyklejka I) i długa (dodatek). Krótką formą posłu-
gujemy się częściej, ponieważ jest wygodniejsza i
bardziej ścisła. 

Warto wiedzieć
Układ okresowy
nazywany jest 
również „wielkim
uogólnieniem” 
pierwiastków
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Każdy pierwiastek zajmuje w tablicy układu ok-
resowego określoną kratkę (oprócz wodoru). W każ-
dej kratce jest podana główna informacja o pier-
wiastku:   

· symbol pierwiastka;
· jego liczba porządkowa (liczba atomowa); 
· nazwa pierwiastka; 
· masa atomowa (wartość względnej masy ato-

mowej;
· nazwa substancji prostej, jeżeli różni się ona

od nazwy pierwiastka. 

u Jakie wiadomości można zaczerpnąć z układu ok -
resowego o pierwiastku nr 9? 

W krótkiej formie tablicy układu okresowego
każda kratka mieści dane o elektronowej budowie
atomu, zaś w długiej formie tablicy podane są tylko
symbole i nazwy pierwiastkow, liczba porządkowa
oraz nazwy niektórych substancji prostych.

Budowa układu okresowego. Podstawowe
jednostki strukturalne układu to okresy i grupy.

Okres — to fragment naturalnego szeregu pierwiastków
od pierwiastka alkalicznego1 do gazu obojętnego.

Każdy z wariantów układu okresowego składa się
z siedmiu okresów. W długiej formie tablicy okres
składa się z jednego rzędu pierwiastków, a w krót-
kiej — z jednego lub dwóch rzędów pierwiastków.
Ostatni okres posiada puste kratki; trzech pier-
wiastków, które powinny być w nich umieszczone
jeszcze nie odkryto. 

W pierwszym okresie są 2 pierwiastki, w drugim
i w trzecim po 8 pierwiastków. Nazywamy je okresa-
mi krótkimi. W 4. i 5. okresie jest 18 pierwiastków,
w 6. okresie — 32, w 7. (niedokończonym) — tylko
29. Nazywamy je długimi.

Okresy numeruje się cyframi arabskimi.

Grupa — to pionowa kolumna pierwiastków o podobnych
właściwościach chemicznych. Krótka forma tablicy ma
jedną kolumnę, a długa — dwie kolumny. 
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Warto wiedzieć
Wodór
rozmieszczony jest
w dwóch kratkach,
które znajdują się 
w lewym górnym
i w prawym górnym
rogu układu
okresowego

1 Pierwszy okres zaczyna się od wodoru.
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W układzie okresowym jest osiem grup. Grupy
numeruje się za pomocą liczb rzymskich. Każda
grupa dzieli się na dwie podgrupy:­główną i pobocz-
ną. W tablicy o długiej formie główne podgrupy w
układzie okresowym oznacza się literą „a”, a
poboczne — „b”. W tablicy o krótkiej formie układu
okresowego, pierwiastki głównych podgrup są
umieszczone z lewej strony od środka kratki, a sym-
bole pierwiastków podgrup pobocznych — z prawej
strony. Rozpoznać podgrupy można jeszcze tak:
kratki pierwiastków głównych podgrup są zabar-
wione różowym lub żółtym kolorem, a kratki pier-
wiastków podgrup pobocznych — kolorem niebie-
skim lub zielonym.

Fragmenty dwóch rodzajów układu okresowego
są podane na rys. 9. 
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Podgrupy główne

Podgrupy główne
a

b

Podgrupy poboczne 

Rys. 9.
Okresy, grupy 
i podgrupy w 
długiej formie (a)
i krótkiej formie
(b) układu 
okresowego

Podgrupy poboczne 

Grupy
Okresy

Grupy
Okresy
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u Nazwij pierwiastki grup I i IV, które należą: 
a) do podgrup głównych; b) do podgrup po bocz-
nych.

W dolnej części krótkiej i długiej formy
(wariantów) układu okresowego są dwa od-
rębne rzędy, w każdym z nich jest po 14 pier-
wiastków. W górnym rzędzie są umieszczone
pierwiastki o ogólnej nazwie „lantanowce”
(podobne do lantanu), w dolnym — „aktynow-
ce” (podobne do aktynu). Większą ilość tych
pierwiastków odkryto w XX wieku. Wchodzą
one do szeregu naturalnego pierwiastków, do
grupy III podgrupy pobocznej. Lantanowce —
to pierwiastki okresu 6-tego, a aktynowce —
7-go. Dla wygody, żeby nie dzielić kratki lanta-
nu i aktynu, po to by rozmieścić w nich lantan
i lantanowce, aktyn i aktynowce, pierwiastki
te wyniesiono za granice głównego pola ukła-
du okresowego.

Znając miejsce pierwiastka w układzie okreso-
wym można przewidywać chemiczny charakter
pierwiastka. Z klasy 7 wiadomo Ci, że w tablicy o
formie długiej (w długim wariancie) układu jest
linia łamana, na lewo od której znajdują się pier-
wiastki metaliczne, a na prawo — pierwiastki nie-
metaliczne. Niektóre pierwiastki znajdują się bli-
sko tej linii (Ge, Sb, Po). Tworzą one substancje
proste, które według pewnych właściwości są po-
dobne do metali, a według innych do niemetali. 
W podgrupach głównych są umieszczone pier-
wiastki zarówno metaliczne, jak i niemetaliczne, w
podgrupach pobocznych — tylko pierwiastki meta-
liczne1.

u Jakich rodzajów pierwiastki znajdują się w pod-
grupach Ia,  Іb, IVa,  ІVb?

Najbardziej podobne do siebie są pierwiastki jed-
nej podgrupy, a między pierwiastkami podgrupy
głównej i pobocznej w każdej grupie są istotne róż-
nice.             

19

1 Pierwiastki podgrup pobocznych noszą nazwę przejściowych.
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WNIOSKI

Układ okresowy pierwiastków chemicz-
nych w postaci tablicy przedstawia prawo
okresowości. 

Istnieją dwa warianty układu okresowe-
go — krótki i długi. Każdy wariant układu
okresowego składa się z okresów i grup, a
każda grupa z podgrupy głównej i pobocznej.

Okres jest to fragment naturalnego szeregu
pierwiastków chemicznych. Każdy okres za-
czyna metal alkaliczny, a kończy gaz obojęt-
ny. Grupa jest to pionowa kolumna pierwiast-
ków o podobnych właści

wościach chemicz-nych. W krótkim warian-
cie układu jest to jedna kolumna, a w długim —
dwie. 

Linia łamana w wariancie długim układu
okresowego dzieli go na dwie części. Na lewo i
niżej od niej są umieszczone pierwiastki meta-
liczne, a na prawo i wyżej — pierwiastki nieme-
taliczne. 

?
12. Jaka część układu okresowego nazywa się okresem, a jaka grupą

pierwiastków chemicznych? 
13. Ile jest okresów w układzie okresowym? Porównaj je według ilości

pierwiastków.
14. Ile jest grup w układzie okresowym? Ile podgrup ma każda grupa?

Jak one one się nazywają i jak się je rozróżnia?
15. W której z grup układu okresowego znajduje się najwięcej pierwias-

tków? Ile?

20

Pierwiastek 
chemiczny 

symbol nazwa okres grupa podgrupa

С

4 аV

26

Położenie w układzie 
okresowym 

Liczba 
porządkowa 

16. Uzupełnij tabelę:
17. Nazwij pierwiastki, które są rozmieszczone:

a) w 2. okresie, V grupie; 
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b) w 5. okresie, w podgrupie głównej IV grupy; 
c) w 4. okresie, w podgrupie pobocznej VII grupy; 
d) w 6. okresie, w pobocznej podgrupie VIII grupy. 
Dla każdego pierwiastka wskaż liczbę porządkową.

18. Spośród podanych liczb odszukaj te, które odpowiadają liczbie po-
rządkowej pierwiastków metalicznych i niemetalicznych: 1, 6, 11,
16, 20, 30, 35.

19. Biorąc pod uwagę rozmieszczenie w układzie okresowym bromu,
magnezu, manganu, selenu, wskaż czy metaliczny, czy niemetali-
czny jest każdy z wymienionych pierwiastków.

20. Nazwij po dwa pierwiastki najbardziej podobne do: 
a) strontu Sr; c) cyny Sn;
b) niobu Nb;  d) chloru Cl.

21

Budowa atomu

Materiał paragrafu pomoże Ci: 
Ø wyjaśnić budowę atomu i skład jego jądra;
Ø obliczać liczbę protonów, neutronów i elektronów w

atomie.

Z czego składa się atom. W ciągu wielu wie-
ków poglądy starożytnych filozofów o atomie jako
najdrobniejszej, jednorodnej, niepodzielnej cząstce
nie zmieniały się. Jednak w drugiej połowie XIX w.
uczeni ustalili, że atom nie jest  jednolitą cząstką, a
ma budowę złożoną, składa się on z jeszcze drob-
niejszych cząstek. 

Z kursu chemii w klasie 7 już wiesz, że: 
· atom jest najmniejszą elektrycznie obojętną

cząstką substancji, która składa się z dodatnio
naładowanego jądra i ujemnie naładowanych
elektronów, które krążą wokół niego (rys. 10);

· wielkość ładunku jądra oraz ilość elektronów 
w atomie są takie same jak liczba porządkowa
pierwiastka;

· jądro jest dziesiątki tysięcy razy mniejsze od
atomu;

· prawie cała masa atomu skoncentrowana jest w
jądrze.

4
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Dalsze badania naukowe budowy atomu w XX wie-
ku wykazały, że jądra atomów składają się z elementar-
nych  cząstek materii  dwóch rodzajów: protonów1 oraz
neutronów2. Ogólna ich nazwa — nukleony3.

Proton ma taki sam ładunek według wartości jak
elektron, lecz dodatni: +1. Liczba protonów określa
ładunek jądra atomu i jest taka sama, jak ilość elek-
tronów. Neutron — cząstka nienaładowana. Proton
oznaczamy р+, a neutron — n0. 

Charakteryzując cząstki, które wchodzą w skład
atomów, jak również same atomy, posługujemy się
nie absolutnymi, lecz względnymi masami. Masy
protonu i neutronu w przybliżeniu są jednakowe i
prawie 2000 razy większe od masy elektronu. War-
tość względnych mas protonu i neutronu dorównu-
je jednostce.

Tak więc, w atomie są cząstki o ładunku dodat-
nim, ujemnym oraz te, które nie mają ładunku
(schemat 1).

Elektrony przyciągają się do jądra atomu dzięki
siłom elektrostatycznym, jednak nie padają na
niego, ponieważ poruszają się z wielką szybkością.
Protony i neutrony utrzymywane są w jądrze przez
specyficzne, siły „ jądrowe’’. Pochodzenie tych sił
nie zostało jeszcze do końca poznane.

Liczba protonowa i liczba nukleonów. Liczbę
protonów w atomie nazywamy liczbą­protonową.­Oz-
nacza się ją dolnym indeksem z lewej strony od sym-
bolu pierwiastka: 4Be. 
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1 Nazwa pochodzi od greckiego słowa prötos — pierwszy, najprostszy.
2 Nazwa pochodzi od łacińskiego słowa neutrum — ni to, ni tamto. 
3 Nazwa pochodzi od łacińskiego słowa nucleus — jądro.

+1

e–

Rys. 10
Model atomu
wodoru —
pierwiastka nr 1

jądro
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u Jakie wartości liczb protonowych mają pier-
wiastki fluor i sód?

Biorąc pod uwagę budowę atomu, można podać
następującą definicję pierwiastka chemicznego: 

pierwiastek chemiczny jest to rodzaj atomów o pewnej
liczbie protonowej.

Sumaryczną liczbę protonów i neutronów nazy-
wamy liczbą­ nukleonów­ (liczbą­masową). Oznacza
się ją literą A i zapisuje się górnym indeksem z lewej
strony od symbolu pierwiastka: 9Ве.

Ilość neutronów równa się różnicy między liczbą
nukleonów a liczbą protonową: 9 – 4 = 5. A więc
neutronów w atomie berylu jest 5 (rys. 11).

Istnieje dwadzieścia pierwiastków chemicznych,
w których wszystkie atomy mają jednakowe liczby
nukleonów są one prawie zgodne ze względnymi 
masami atomowymi podanymi w tablicy okresowej
pierwiastków:  

Be,  F,  Na,  Al,  P,  Sc,  Mn,  Co,  As,  
Y,  Nb,  Rh,  I,  Cs,  Pr,  Tb,  Ho,  Tm,  Au,  Bi.
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Elektrony

Аtom

Jądro                                            

Protony              Neutrony

p+ n0

e–

Schemat­1
Składniki atomu

Rys. 11
Model atomu
berylu

Liczba 
nukleonów

Liczba 
protonów

9
4Ве
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u Określ ilość protonów, neutronów i elektronów w
atomach fluoru i sodu.

Dowolny z pozostałych pierwiastków ma atomy o
różnej liczbie nukleonów. Przyczynę tego rozpatrzy-
my w następnym paragrafie.

Podsumujemy wyżej podany materiał i zapiszemy
odpowiednie wzory matematyczne.

· Ponieważ atom jako całość jest elektrycznie
obojętny, to mieści on jednakową ilość proto-
nów i elektronów. Dorównuje ona liczbie po-
rządkowej pierwiastka:

                       N(p+) = N(е–) =            Z.
ilość ilość liczba porządkowa  

protonów    elektronów         pierwiastka
· Ilość neutronów dowolnego atomu równa się

różnicy między liczbą nukleonów a liczbą pro-
tonów (elektronów) lub liczbą porządkową
pierwiastka:

N(n0)       = A —        Z.
liczba  liczba              liczba  

neutronów      nukleonów     porządkowa
pierwiastka

· Ilość neutronów w atomach dwudziestu poda-
nych wyżej pierwiastków można obliczyć
posługując się wartością względnych mas ato-
mowych:

 N(n0)       =       Ar —          Z.
liczba           względna     liczba porządkowa   

neutronów   masa atomowa       pierwiastka 

WNIOSKI

Atom składa się z jądra i elektronów. Jądro
posiada ładunek dodatni; w nim znajdują się
protony oraz neutrony i skoncentrowana jest
prawie cała masa atomu. Ilość protonów i
elektronów w atomie jest jednakowa i zgadza
się z liczbą porządkową pierwiastka. Liczba
neutronów w atomie równa się różnicy mię-
dzy liczbą nukleonów i liczbą protonów. 

24

Dla 20 
pierwiastków  

A » Ar
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?
21. Z jakich cząstek składa się atom? Czym one się różnią? Jaki jest

skład jądra atomu?
22. Jakich cząstek, w dowolnym atomie, jest jednakowa ilość?
23. Czy są pierwiastki, atomy których nie posiadają: 

a) protonów; b) neutronów?
24. Wypełnij puste kratki w tabeli:

25

5

25. Zapisz symbole pierwiastków kobaltu, złota i bizmutu razem z od-
powiednią liczbą protonową oraz liczbą nukleonów.

26. Wskaż pierwiastek, atom którego ma na największą ilość elektro-
nów: Si, B, N, Cl.

27. Spośród podanych pierwiastków odszukaj ten atom, który ma naj-
mniejszą ilość protonów: C, Mg, K, Ar.

28. Wskaż pierwiastek, atom którego ma największą ilość neutronów:
Sc, As, Mn.

Pierwiastek
nazwa symbol numer 

porządkowy 
(liczba 

protonowa)

liczba
nukleo-

nów

protonów elektronów neutronów

Cez
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13

Ilość  w atomie

Izotopy. 
Współczesne sformułowanie
prawa okresowości

Materiał paragrafu pomoże Ci: 
Ø wyjaśnić, co to są izotopy i nuklidy;
Ø obliczać względną masę atomową pierwiastka

według składu jego izotopów;
Ø przekonać się o tym, że pojęcie „względna masa

atomowa” oraz „względna masa cząsteczkowa”
potrzebują  sprecyzowania;
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Ø zrozumieć, czym współczesne sformułowanie prawa
okresowości różni się od tego, które odkrył D. Men-
delejew.

Izotopy. Atomy jednego pierwiastka mają jedna-
kową ilość protonów i elektronów, ale nie zawsze
jednakową ilość neutronów.

Rodzaje atomów jednego pierwiastka z różną ilością
neutronów nazywamy izotopami1. 

Znane są trzy izotopy pierwiastka wodoru. Każ-
dy ma odmienną nazwę własną  i oznaczenie (rys.
12). W przyrodzie jest najwięcej takich atomów
wodoru, jądro których składa się tylko z protonu.
Na kilka tysięcy takich atomów przypada jeden
atom wodoru, jądro którego oprócz protonu mieś-
ci jeszcze neutron. Dwa rodzaje atomów — prot i
deuter — są naturalnymi izotopami wodoru.
Uczonym fizykom udało się w laboratorium sztucz-
nie  otrzymać atomy tego pierwiastka o dwóch neu-
tronach w jądrze. Ten sztuczny trzeci rodzaj ato-
mów wodoru nazwano trytem. 

26

1 Termin pochodzi z jęz. grec. isos — ten sam, jednakowy oraz topos —
miejsce. Izotopy pierwiastka „należą” do jednej kratki układu okresowego. 

Rys. 12. 
Izotopy wodoru Prot Н Deuter D Tryt Т

Liczba nukleonów (sumaryczna ilość protonów i
neutronów) dla izotopów wodoru stanowi 1, 2, 3. 
Tak więc, izotopy­—­to­rodzaje­atomów­jednego­pier-
wiastka­posiadające­różne­liczby­nukleonów.­­

Substancje utworzone przez izotopy pier-
wiastka nieco różnią się według właściwości
fizycznych. Gęstość wody „ciężkiej”, która skła-
da się z cząsteczek D2O, stanowi 1,104 g/cm³,
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a temperatura wrzenia (przy normalnym ciśnie-
niu) — +101,43 °C. Dla zwykłej wody (H2O) te
właściwości fizyczne są wam dobrze  znane —
gęstość 1,000 g/cm³ i +100° C. Chemiczne
właściwości obydwu substancji (H2O i D2O) są
jednakowe. Woda „ciężka” podobnie jak zwyk-
ła reaguje z sodem, tlenkiem wapnia, tlenkiem
fosforu (V) oraz z  innymi związkami.

W przyrodzie  jest wiele pierwiastków, które mają
kilka rodzajów atomów, czyli izotopów. A dwadzie-
ścia  pierwiastków  wymienionych  w poprzednim
paragrafie mają tylko jeden rodzaj atomów (atomy
każdego z tych pierwiastków są zupełnie jednako-
we).

Izotopy oznacza się za pomocą symboli lub nazw
pierwiastków z obowiązkowym zaznaczeniem liczby
nukleonów: 1Н, 2Н, 3Н (chlor-35, chlor-37). Często
wykorzystuje się pełne oznaczenia izotopów — 1

1Н,
1
2Н, 1

3Н, 17
35Сl, 17

37Cl (dolny indeks — to liczba porząd-
kowa pierwiastka).

Dowolny rodzaj atomów nazywa się nuklidem. 

Nuklidy są to rodzaje atomów różnych pier-
wiastków: 1 Н, 12C,  23Na, 238U, 35Сl, 54Fe, 109Ag, 138Ba 
Obecnie znanych jest prawie 2300 nuklidów.

Izotopy­ —­ to­ nuklidy­ (rodzaje­ atomów)­ jednego
pierwiastka:

1 Н, 2 Н, 3 Н — izotopy wodoru;
12 С, 13 С — izotopy węgla.

Obliczanie względnych mas pierwiastków,
które mają izotopy. W przyrodzie istnieją dwa
nuklidy  chloru. Dla jednego rodzaju atomów liczba
nukleonów (względna masa atomowa) równa się
35, a dla innego — 37. Uczeni ustalili, że ilość „lek-
kich” atomów chloru stanowi trzy czwarte ogólnej
ilości atomów tego pierwiastka, natomiast ilość
„ciężkich” atomów — jedną czwartą (rys. 13). Wed-
ług tych danych można obliczyć względną masę
atomową chloru:

3               1­Ar(Cl) = ——•35 + ——•37 = 35,5.
4              4
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Izotopy 
1H, 2H, 3H

Nuklidy
1H, 12С, 40K
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3     1Liczby — і — — nazywają się ułamkami­atomo-  4 4
wymi­izotopów. Jest to stosunek ilości atomów każ-
dego nuklidu do ogólnej ilości atomów pierwiastka.
Podane ułamki atomowe dla izotopów chloru można
wyrazić także w procentach: 75 % i 25 %.  

Ułamki atomowe oznacza się literą grecką c.
(czyta się  „chi”). Znając ułamki atomowe izotopów
pierwiastka (c1, c2 itd.) w ich mieszaninie natural-
nej oraz odpowiednie liczby nukleonów (A1,  A2 itd.),
można obliczyć względną masę atomową pierwiast-
ka według wzoru: 

 Ar = c1 •A1 + c2 •A2 + ... +  cn •An. 

Niżej podano przykład obliczania ułamków ato-
mowych dwóch nuklidów pierwiastka według jego
względnej masy atomowej. 

ZaDanIe. Miedź posiada naturalne nuklidy 63Cu i 65C. Oblicz ich ułamki
atomowe, biorąc pod uwagę dokładną wartość względnej
masy atomowej pierwiastka. 

Dane:
63 Cu 
65Cu
c(63Cu) — ? 
c(65Cu) — ?
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35Cl

35 35 35
35

35
35

35

35

35
35

35 35

35 35

35

37 37

37

37
37

37Cl

1
4
—3

4
—

Rys. 13.
Izotopy 
chloru 

Rozwiązanie
1. Znajdujemy w układzie okresowym wartość względ-

nej masy atomowej miedzi:
­Ar(Сu) = 63,546.

2. Oznaczamy ułamek atomowy nuklidu 63Cu zna-
kiem x. Wtedy  ułamek atomowy nuklidu 65Cu
wyniesie 1 –  x.

3. Obliczamy ułamki atomowe nuklidów miedzi, wy-
korzystując wzór podany w paragrafie: 

­Ar(Сu) = c(63Cu)•63 + c(65Cu)•65;
63,546 =  х•63 + (1 – ­х)•65;   

щось із буквами
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Wyraźne odchylenie wartości względnej masy
atomowej pierwiastka od liczby całej wskazuje na
istnienie w przyrodzie co najmniej dwóch jego nuk-
lidów. Na przykład, cynk (Ar = 65,38) posiada 
5 izotopów (64Zn, 66Zn, 67Zn, 68Zn  і 70 Zn), cyna (Аr =
= 118,71) posiada 10 izotopów. Jeżeli, natomiast,
względna masa atomowa pierwiastka zbliżona jest
do liczby całkowitej, to nie jest to dowodem posiada-
nia przez pierwiastek jedynego naturalnego nukli-
du. Na przykład, glin (Ar = 26,982 posiada jeden
nuklid 27Al, brom (Ar = 79,904) — dwa nuklidy 79Br
i 81Br, których ułamki atomowe w ich naturalnej
mieszaninie są prawie jednakowe (odpowiednio 50,5
i 49,5 %).

u Objaśnij, dlaczego wartość względnej masy ato-
mowej wodoru stanowi 1,0079, czyli prawie 1,
jeżeli ten pierwiastek posiada dwa naturalne izo-
topy.

Sprecyzowanie ważnych pojęć chemicz-
nych. Z lekcji chemii w klasie 7 wiadomo, że
względna masa atomowa i względna masa cząstecz-
kowa — jest to stosunek masy atomu lub cząstecz-
ki do 1/12 masy atomu węgla. Jednak atomy tego
pierwiastka, które istnieją w przyrodzie, nie są
jednakowe. Węgiel ma trzy nuklidy — ¹²C (atomów
tego rodzaju — jest 98,89 % od ogólnej ilości
atomów węgla) oraz ¹3C i ¹4C. Za jednostkę masy
atomowej wzięto 1/12 masy atomu węgla — 12.
Podajemy dokładniejszą definicję podanych wyżej
wielkości fizycznych: 

względna masa atomowa jest to  stosunek masy atomu do
1/12 masy atomu ¹²C;

względna masa cząsteczkowa jest to stosunek masy
cząsteczki do 1/12 masy atomu ¹²C.
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2х = 65 – 63,546 = 1,454;

х = c(63Cu) = 0,727,  або 72,7 %;
c(65Cu) = 1 – 0,727 = 0,273, sau 27,3 %.

Odpowiedź: c(63Cu) = 72,7 %; c(65Cu) = 27,3 %.



30

Jeden z odpowiednich wzorów obliczeniowych
jest taki: 

ma(E)
Ar(E) = ——————.

1 ­­­­­­­­­­­­­­­­­­­­­­­­­­­­­­­­­­­­­­­ —— ma(12С)
12

Współczesne sformułowanie prawa okreso-
wości. D. Mendelejew nie wiedział jeszcze jaką
budowę ma atom. Jednak był on przekonany, że
przyczyny okresowości w zmianach charakteru che-
micznego pierwiastków i właściwości substancji
należy szukać w samych atomach. Uczony rozu-
miał, że prawo okresowości potrzebuje głębszego
poznania samych atomów.

Odkrycie złożonej budowy atomu pomogło usta-
lić, że fundamentalną właściwością każdego pier-
wiastka jest ładunek jądra atomu, a nie masa,
ponieważ większość pierwiastków posiada izotopy.
Dlatego współcześnie prawo okresowości jest sfor-
mułowane tak:

właściwości pierwiastków chemicznych, substancji prostych,
a także skład i właściwości związków znajdują się w zależ-
ności okresowej od wartości ładunków jąder atomów.

Wiadomo, że D. Mendelejew umieścił jod w ukła-
dzie okresowym po telurze, choć masa atomu jodu
jest trochę mniejsza od masy atomu teluru. Za pod-
stawę uczony brał nie tylko masę atomową, lecz i
charakter chemiczny pierwiastków oraz właściwo-
ści utworzonych z nich substancji (str. 15). Dziś
wiemy, że w jądrze atomu jodu mieści się o jeden
proton więcej niż w jądrze atomu teluru, a więc i
liczba porządkowa jodu ma być o jeden większa. 

W układzie okresowym jest jeszcze kilka par
pierwiastków, które zgodnie z wartościami
masy atomowej trzeba byłoby zamienić miej-
scami. Wśród nich są: argon i potas. Wiadomo,
że atom potasu ma o jeden proton więcej. ale
dlaczego wtedy jego masa atomowa jest mniej-
sza niż argonu? Obydwa pierwiastki mają po
trzy naturalne nuklidy. argon prawie całkowicie
składa się z „ciężkiego” nuklidu 40ar i takich
atomów jest 99,6 % od ich ogólnej ilości (są je-
szcze 36ar i 38ar). Potas ma „lekki” nuklid 39K,
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na który przypada 93,2 % ogólnej ilości wszys-
tkich atomów (są jeszcze nuklidy 40K i 41K).

WNIOSKI

Izotopy — to rodzaje atomów jednego pier-
wiastka o różnej liczbie neutronów. Dowolny
rodzaj atomów nazywa się nuklidem. Izoto-
py — to nuklidy jednego pierwiastka.

Względna masa atomowa lub cząsteczkowa
jest odpowiednio stosunkiem masy atomu lub
cząsteczki do 1/12 masy atomu węgla ¹²C.

Prawo okresowości obecnie sformułowane
jest tak: właściwości pierwiastków chemicz-
nych, substancji prostych, a także skład i wła-
ściwości związków przebywają w zależności
okresowej od wartości ładunków jąder ato-
mów.

?
29. Co to są izotopy, nuklidy? Jak się je oznacza? Podaj przykłady.
30. Ile protonów, neutronów i elektronów ma każdy z podanych nu-

klidów: 20Nе, 21Nе, 40K, 40 Са, 192 Pt?
31. Podaj pełne oznaczenia następujących nuklidów: azot-15, siarka-

33, neon-22.
32. Czym różnią się nuklidy: tytan-50, wanad-50, chrom-50?
33. Biorąc pod uwagę, że w przyrodzie istnieją dwa nuklidy wodoru (¹H,

²H) i trzy nuklidy tlenu (16О, 17О, 18О), oblicz ile może być rodzajów
cząsteczek wody. Napisz ich wzory chemiczne z oznaczeniem
nuklidów (na przykład 1Н2Н16О). Ile wartości masy może mieć czą-
steczka wody?

34. Jeden z uczniów powiedział, że względna masa atomu dorównuje
względnej masie atomowej odpowiedniego pierwiastka, podanej w
układzie okresowym, a drugi jemu zaprzeczył. Kto z nich ma rację?
Odpowiedź uzasadnij podając przykłady.

35. Naturalny magnez składa się z izotopów 24Mg, 25Mg та 26M.
Ułamek atomowy pierwszego nuklidu stanowi 78,7 %, a drugiego — 
10,1%. Oblicz względną masę atomową pierwiastka.

36. Pierwiastek bor ma dwa naturalne nuklidy. Ułamek atomowy nukli-
du 11B stanowi 80,43 %. Wykorzystując dokładną wartość względ-
nej masy atomowej podaną w układzie okresowym, oblicz drugi
nuklid tego pierwiastka.

37. Czym różni się współczesne sformułowanie prawa okresowości od
tego, które odkrył D. Mendelejew?
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Współczesny model 
atomu

Materiał paragrafu pomoże Ci: 
Ø zrozumieć, co to jest orbital, poziom i podpoziom

energetyczny;
Ø wyjaśnić, jakie są kształty i rozmieszczenie orbitali w

przestrzeni;
Ø obliczać maksymalną liczbę elektronów na poziomie

i podpoziomie energetycznym.

Orbitale elektronowe. Wyniki badań elektro-
nów świadczą o tym, że cząstki te różnią się od zwy-
kłych ciał fizycznych. Dokładne obliczenie trajekto-
rii ruchu elektronu, jego współrzędnych w prze-
strzeni jest niemożliwe. Może on przebywać w
dowolnym punkcie atomu (rys. 14).  

Część przestrzeni w atomie, w której najprawdopodob-
niej występuje elektron, nazywa się orbitalem.

Orbital z elektronem jest podobny do mikrosko-
pijnej chmury (istnieje termin „chmura elektrono-
wa”). Mieści on zarówno masę i ładunek elektronu.

Orbitale (chmury elektronowe) różnią  się kształ-
tem1. Najprostszy spośród nich — to sferyczny
(rys. 15), czyli mający kształt kuli (w jej środku
znajduje się jądro atomu). Taki orbital oznacza się
literą s, a elektron w nim — elektron-s. Drugi

Warto wiedzieć
Elektronu nie
można zobaczyć
nawet przez 
najsilniejszy 
mikroskop.

Rys. 14. 
„Miejsca przebywania”
elektronu w atomie
wodoru

1 Kształty orbitali określono za pomocą obliczeń.

x
y

z

Rys. 15. 
Orbital sferyczny
(orbital-s)
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rodzaj kształtu — hantle (rys. 16). Posiada je orbi-
tal-p. Roz-mieszczone są one w przestrzeni wzdłuż
osi x,­y,­ z; dlatego też nazywamy je orbitalami px-,
py-, pz. Elektrony tych orbitali nazywamy elektrona-
mi-p. Istnieją także orbitale oznaczone  literami -d i
-f, które mają bardziej skomplikowany kształt.  

Dowolny orbital w sposób uproszczony oznacza

się małym kwadratem , a elektrony w nim w

postaci strzałki . 
W każdym orbitalu może przebywać jeden lub

dwa elektrony. Oprócz obrotu elektronu wokół jądra
odbywa się jeszcze jego ruch własny wokół swej 
osi — spin1 (tak obraca się nasza planeta, dzięki
czemu następuje zmiana dnia i nocy). Jeden z elek-
tronów obraca się wokół swej osi zgodnie z ruchem
wskazówek zegara, a drugi w kierunku przeciwnym
(rys. 17), czyli ma spin przeciwny. Te elektrony
oznacza się strzałkami skierowanymi przeciwnie:  

.
Orbital, na którym przebywają dwa elektrony

jest zapełniony. Jeżeli na orbitalu jest jeden elek-
tron, to nazywamy go niesparowanym, a jeżeli 
dwa — sparowanym.

1 Termin pochodzi od ang. słowa spin — obracać się.

x y

z

x y

z

x y

z

x y

z

Rys. 16. 
Orbitale w kształcie hantli (orbitale-p): 
a, b, c – orbitale-p o różnej orientacji w przestrzeni; 
d – trzy orbitale-p w jednym atomie.

a b c d
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Poziomy energetyczne. Najważniejszą cechą
elektronu, którą można dość dokładnie obliczyć jest
jego energia. Elektrony zajmujące w atomie jeden
lub kilka orbitali o jednakowym kształcie i wielkości
posiadają jednakową energię.   

Czym większa jest gęstość orbitalu i czym bliżej jądra
przebywa elektron, tym mniejsza jest jego energia.

Współczesny model atomu uwzględnia energię
elektronów. Elektrony są w nim rozmieszczone
według tak zwanych poziomów­ energetycznych
(schemat 2). Każdy poziom energetyczny zapełnio-
ny jest przez elektrony o jednakowej lub podobnej
energii. Elektrony pierwszego poziomu energetycz-
nego są silniej przyciągane do jądra i będąc bliżej do
niego, mają najmniejszą energię. Inne, słabiej przy-
ciągane, są dalej od jądra. Drugi poziom zajmują
elektrony o wyższej wartości energii, trzeci — o
jeszcze wyższej itd.  

Zamiast terminu „poziom energetyczny” często
używa się innego terminu — „powłoka elektrono-
wa”. 

Poziomy energetyczne składają się z podpozio-
mów. Numer poziomu wskazuje na ilość podpozio-
mów. A więc, pierwszy poziom ma jeden podpoziom,
drugi — dwa, trzeci — trzy, czwarty — cztery itd.
(schemat 2).

Rozmieszczenie elektronów na poziomach
energetycznych. Każda powłoka elektronowa

34

Rys. 17.
Elektrony 
o różnych 
spinach 
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mieści ograniczoną ilość elektronów. Ich maksymal-
ną ilość oblicza się według wzoru

 Nmax(e–) = 2 n2,

gdzie n — numer poziomu.
Na pierwszym­ poziomie­ energetycznym (na

powłoce) może być nie więcej niż 2•12 = 2 elektro-
ny. Są one rozmieszczone na jednym orbitalu (sfe-
rycznym) i są elektronami — s. Mają jednakową
energię, lecz różnią się swoimi spinami.

Zapełnienie pierwszego poziomu energetycznego
przez elektrony można przedstawić za pomocą tak
zwanych wzorów elektronowych (rys. 18) oraz ich
schematycznych (graficznych) wariantów: 

1 s 1 s

1 s1 1 s2

35

Energia
elektronu

Schemat­­2
Poziomy energetyczne

Rys. 18. 
Wzór elektronowy

Drugi­poziom­energetyczny­może mieścić maksy-
malmie 2 • 2² = 8 elektronów. Dwa z nich zajmują
jeden orbital-s, ale o większej objętości, niż ten

Poziom energetyczny Podpoziom 

1 1s

2 2s
2p

3
3s
3p

3d
4 4p

4d
4f

4s

Rodzaj orbitalu

Ilość 
elektronów
w orbitalu 

Numer
poziomu 

energetycz-
nego 
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który należy do pierwszego poziomu. One także
mają przeciwne spiny. Pozostałe (sześć) elektrony
drugiego poziomu — to elektrony-р. Ponieważ na
każdym orbitalu może być nie więcej niż 2
elektrony, to orbitali-р powinno być 6 : 2 = 3. Są to
orbitale jednego poziomu energetycznego: mają one
jednakową objętość i rozmieszczone są wzdłuż
trzech wzajemnie prostopadłych osi współrzędnych
(rys. 16).

Wzór elektronowy zapełnionego drugiego pozio-
mu energetycznego jest następujący: 

2 s22p6.
Orbital sferyczny jest dla elektronu bardziej wy-

godny niż orbital podobny do hantli. Dlatego elek-
trony-s drugiego poziomu mają trochę niższą
energię niż elektrony-р. Dobrze to ilustruje gra-
ficzny wariant wzoru elektronowego, gdzie orbitale-p
umieszczone są wyżej niż orbitale-s:

2p

2s

A więc, drugi poziom energetyczny składa się z
dwóch podpoziomów. Oznacza się je tak samo, jak i
odpowiednie elektrony: podpoziom-2s, podpoziom-
2p (schemat 2).  

Trzeci­poziom­energetyczny mieści nie więcej niż
18 elektronów: 2 • 3² = 18  elektronów. Na nim są
rozmieszczone trzy podpoziomy — 3s, 3p­i 3d. Pod-
poziom -s może mieć nie więcej niż 2 elektrony, pod-
poziom -p — nie więcej niż 6 elektronów. Dlatego
maksymalna liczba elektronów na podpoziomie -d
będzie 18 – 2 – 6 = 10. Są to elektrony-d, które zaj-
mują pięć orbitali. 

u Napisz wzór elektronowy i jego graficzne oz-
naczenie dla trzeciego poziomu energetycznego
całkowicie wypełnionego przez elektrony.

Za pomocą współczesnego modelu atomu można
przedstawić jego budowę elektronową, określić mo-
żliwość łączenia się atomu z innymi atomami, oraz
zdolność atomu oddawać elektrony lub przyjmować
je. Wszystko to uwarunkowuje właściwości che-
miczne substancji prostych i złożonych.   
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Warto wiedzieć
Elektrony 
zaczynają 
nadchodzić 
do orbitali-3d
po  zapełnieniu
orbitali-4s.
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WNIOSKI

Część przestrzeni w atomie, w której naj-
prawdopodobniej występuje elektron nazywa
się orbitalem. Orbitale  mają różny kształt:
sferyczny (na tym orbitalu są umieszczone
elektrony-s), podobny do hantli (na tym or-
bitalu mieszczą się elektrony-р) oraz inne. 
Na orbitalu może mieścić się jeden lub dwa
elektrony. 

Właściwość elektronu przypominającą ruch
wokół swej osi nazywa się spinem.

We współczesnym modelu atomu elektrony
rozmieszczone są według poziomów oraz pod-
poziomów energetycznych. Na każdym pozio-
mie i podpoziomie jest umieszczona pewna
określona liczba elektronów. 

?
38. Co to jest orbital? Jakie kształty maja orbitale -s і -р?
39. Jak są rozmieszczone w przestrzeni orbitale-р jednego atomu?

Dlaczego orbitale-s nie mają indeksu (na przykład, sx)?
40. Połącz prawidłowo:

а) orbital zapełniony;
b) elektrony sparowane;
c) elektrony o przeciwnych spinach;
d) elektron niesparowany;
e) orbital pusty.

41. Podaj cechy, według których jeden elektron różni się od drugiego,
lub jest podobny do niego.

42. Energia jakiej cząstki jest mniejsza: elektronu-s na 1. poziomie
energetycznym czy elektronu-р na 2. poziomie energetycznym?
Odpowiedź uzasadnij.

43. Czy zawsze energia elektronu 3. poziomu energetycznego jest więk-
sza od energii 2. poziomu? Czy zmieni się odpowiedź, jeżeli porównać
energię elektronu 4. poziomu i 3. poziomu? Wykorzystaj schemat 2.

44. Który ze wzorów daje więcej informacji o elektronach: wzór elektro-
nowy czy graficzny? Dlaczego?

45. Wśród podanych podpoziomów nazwij te, które w atomie są nie
mogą wystąpić: 6p, 2d, 1p, 5s. 

37
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Budowa elektronowa 
atomów              

Materiał paragrafu pomoże Ci: 
Ø zrozumieć, że budowa elektronowa atomu odpo-

wiada jego stanowi o najmniejszej energii;
Ø układać wzory elektronowe atomów;
Ø rozróżniać stan podstawowy i wzbudzony atomu.

Rozmieszczenie elektronów w atomach.
Wszystko w otaczającym świecie pragnie przejść do
stanu o najmniejszej energii. Taki stan jest najtrwal-
szy i dlatego wygodniejszy. Zasada najmniejszej
energii decyduje o budowie elektronowej atomu. 

Elektrony w atomie są rozmieszczone tak, aby ich ener-
gia była najmniejsza.

Rozpatrzymy, jak elektrony zapełniają poziomy i
podpoziomy energetyczne atomów różnych pier-
wiastków. 

Atom pierwiastka nr 1 — wodoru zawiera tylko
1 elektron. Zgodnie z zasadą najmniejszej enegii ten
elektron powinien przebywać jak najbliżej jądra,
czyli ma być rozmieszczony na pierwszym poziomie
energetycznym na jedynym orbitalu-s. 

Wzór elektronowy oraz graficzny atomu wodoru1

ma postać:

1Н 1s1;       1s

Atom pierwiastka nr 2 helu zawiera dwa elektro-
ny. Czy może drugi elektron przejść na pierwszy
poziom energetyczny? Tak, bo na pierwszym pozio-
mie energetycznym maksymalnie mogą znajdować
się dwa elektrony. Będą one przebywać w jednym
orbitalu i będą miały różne spiny.

38

1 Zapisany wzór elektronowy atomu ma także nazwę konfiguracji elek-
tronowej.
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Zapiszemy wzór elektronowy oraz graficzny ato-
mu helu: 

2He 1s2;       1s

W atomie pierwiastka nr 3 litu są 3 elektrony.
Dwa elektrony zajmują orbital-1s. Pierwszy poziom
energetyczny jest już zapełniony, więc trzeci elek-
tron przejdzie na drugi poziom (schemat 2). Na dru-
gim poziomie są dwa orbitale-s i -p. Lecz on wybie-
ra ten orbital, który ma niższą energię, to jest orbi-
tal-2s.

Struktura elektronowa atomu litu oraz jej wa-
riant graficzny są następujące:

2p

2s

1s

Elektrony ostatniego poziomu energetycznego
nazywają się zewnętrznymi. Atom litu posiada
jeden elektron zewnętrzny. Zajmuje on orbital-2s.

Żeby wyodrębnić w atomie zewnętrzne elektrony,
można skorzystać z uproszczonego zapisu wzoru
elektronowego. Dla atomu litu on jest następują-
cy: [He]2s1. Symbol pierwiastka helu w nawiasach
kwadratowych oznacza, że wewnętrzna część
powłoki elektronowej litu jest taka sama, jak powło-
ka elektronowa atomu helu (1s2). Skrócone wzory
elektronowe umieszczone są w krótkim wariancie
układu okresowego (wyklejka 1, rys. 19). 
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3Li  1 s22s1;

Rys. 19.
Kratka litu 
w układzie
okresowym

Czasami wzory elektronowe atomów zapisujemy,
wskazując tylko elektrony zewnętrzne. Na przy-
kład, wzór dla litu — ...2s1. 

W atomie pierwiastka nr 4 berylu — 4 elektrony.
Czwarty elektron „tworzy” parę z trzecim i uloko-
wuje się w orbitalu-2s:

Lit
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2p

2s

1s

Atom pierwiastka nr 5 — boru ma 5 elektronów.
Piąty elektron będzie umieszczony na drugim po-
ziomie energetycznym na jednym z orbitali-р:

2p

2s

s

W atomie pierwiastka nr 6 węgla pojawia się szó-
sty elektron. Może on „przyłączyć się” do piątego
elektronu orbitalu-р lub zająć inny wolny orbital-р.
Spełnia się druga możliwość: elektrony, mając ła-
dunki jednoimienne, odpychają się od siebie; wygod-
niej jest im przebywać w różnych orbitalach.

Wzór elektronowy i graficzny atomu węgla jest
następujący:  

2p

2s

1s

Biorąc pod uwagę to, że każdy elektron stara się
zająć wolny, nie zajęty orbital ostatniego podpozio-
mu, to w sytuacji, gdy go nie ma, on przyłącza się do
innego elektronu (elektrony te będą miały przeciw-
ne spiny). Zapiszemy wzory elektronowe pozosta-
łych pierwiastków 2. okresu:   

2p

2s

1s

2p

2s

1s 
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Warto wiedzieć
Budowa 
elektronowa 
niedawno 
odkrytych 
pierwiastków 
nie jest jeszcze 
do końca zbadana.

4Be 1 s22s2,
lub [ He]2s2;

5B 1 s22s22p1,
lub [ He]2s22p1;

6C  1 s22s22p2, 
lub [ He]2s22p2;

7N  1 s22s22p3, 
lub  [ He]2s22p3;

8O 1 s22s22p4, 
lub [ He]2s22p4;



11Na 1 s22s22p63 s1, lub [ Ne]3s1.

4141

2p

2s

1s

2p

2s

1s

Atomy pierwiastków 2. okresu z orbitalami zew-
nętrznego poziomu energetycznego pokazano na
rys. 20 (orbitale zapełnione do połowy — jasnosza-
re, całkowicie zapełnione — ciemnoszare).

9F 1 s22s22p5, 
lub  [ He]2s22p5;

10Ne 1 s22s22p6,  
lub  [ He]2s22p6;

Be B C N O F Ne

Rys. 20.
Atomy 
pierwiastków 2.
okresu 

Li

W atomie pierwiastka nr 11 sodu zaczyna się
zapełniać trzeci poziom energetyczny. Na nim poja-
wia się jeden elektron, który mieści się w orbita-
lu-3s.    

3p
3d

3s
2p

2s

1s

u Wyprowadź wzory elektronowe pozostałych
pierwiastków 3-go okresu.

Zwróć uwagę: liczba­poziomów­energetycznych­w
atomie­jest­równa­numerowi­okresu,­w­którym­znaj-
duje­się­pierwiastek.­
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Ułożymy teraz wzór elektronowy atomu potasu
(pierwiastek nr 19), od którego zaczyna się 4. okres: 

3p

3d

4s

3s
2p

2s

1s

W atomie  pierwiastka wapnia 20. elektron także
rozmieszczony jest w orbitalu-4s i posiada przeciw-
ny spin.

u Zapisz wzór elektronowy atomu wapnia.

Widzisz, że w każdym atomie nie ma elektronów
o jednakowych cechach. Umieszczone są one, albo w
różnych orbitalach, albo w jednym, ale z różnymi
spinami.

Przy układaniu wzorów elektronowych ato-
mów innych pierwiastków 4. okresu należy brać
pod uwagę, że energia elektronów na podpozio-
mach wzrasta w następującym porządku
(schemat 2):  

4 s ® 3 d ® 4 p.
W atomach chromu i miedzi kolejność zapeł-

nienia orbitali jest nieco zakłócona: jeden elek-
tron przechodzi z orbitalu-4s na orbital-3d
(wyklejka 1).

Zewnętrzne elektrony atomu i wartościo-
wość pierwiastka. Atom wodoru ma jeden elek-
tron i wartościowość tego pierwiastka dorównuje 1.
Pierwiastki lit i fluor też są jednowartościowe. Na
drugim (ostatnim) poziomie energetycznym atom
litu ma jeden elektron, a atom fluoru ma siedem
elektronów, wśród których jeden jest niesparowany.
Lit i fluor — to pierwiastki jednowartościowe. Atom
dwuwartościowego tlenu mieści dwa niesparowane
zewnętrzne elektrony, a w atomie azotu, który

42

19K 1 s22s22p63 s23p64s1, lub [Ar]4s1.
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może być trójwartościowym, takich elektronów jest
trzy. 

Liczba niesparowanych elektronów w atomie wskazuje
na możliwą wartościowość pierwiastka.

Wkrótce dowiesz się, jak można prognozować
inną wartościowość pierwiastków uwzględniając
istnienie pustych orbitali w atomach. 

WNIOSKI 

Elektrony w atomie są rozmieszczone tak,
aby ich energia była minimalna.

Wzory elektronowe atomów układa się
uwzględniając kolejność wzrastania energii
elektronów w różnych orbitalach. Na każdym
poziomie energetycznym zapełniane są z
początku orbitale-s, a następnie — orbitale-p,
zaczynając od umieszczenia w każdym z nich
po jednym elektronie.

Liczba poziomów energetycznych z elek-
tronami w atomie zgadza się z numerem ok-
resu, w którym znajduje się pierwiastek.

Liczba niesparowanych elektronów w ato-
mie wskazuje na możliwą wartościowość pier-
wiastka. 

?
46. Atom pierwiastka 2. okresu ma na zewnętrznym poziomie energe-

tycznym 6 elektronów. Ile elektronów jest sparowanych, a ile nies-
parowanych?

47. Atomy jakich pierwiastków 2. okresu mają jeden niesparowany
elektron, dwa niesparowane elektrony?

48. Nazwij pierwiastek, którego atom ma następujący wzór elektro-
nowy: 

а) 1 s2; c) [ Нe]2s22p5;
b) 1s22s22p63s1;  d) [ Ne]3s1.

49. Nazwij dwa pierwiastki, których atomy mają jednakową ilość wszystkich
elektronów-s i wszystkich elektronów-p.

50. Jaką wartościowość może mieć pierwiastek, jeżeli jego atom ma
następujący wzór elektronowy:  

а) 1 s22s22p63s23p3;   b) [ Ne]3s23p5?

43
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Prawo okresowości 
i budowa elektronowa 
atomów
Materiał paragrafu pomoże Ci: 
Ø zrozumieć sens fizyczny prawa okresowości;
Ø ujawnić zależność istniejącą między numerem gru-

py a liczbą elektronów na zewnętrznym poziomie
energetycznym atomu;

Ø objaśnić zmianę promieni atomów pierwiastków w
okresach i w podgrupach.

Sens fizyczny prawa okresowości. Zwróćmy
uwagę na zewnętrzne powłoki elektronowe atomów
pierwszych 18 pierwiastków (rys. 21). Jak widzimy,
w szeregu naturalnym pierwiastków chemicznych
liczba  zewnętrznych elektronów w atomach oraz
ich rozmieszczenie w orbitalach okresowo powtarza
się. Na przykład, w atomach wodoru, litu, sodu  na
ostatnim poziomie energetycznym jest jeden elek-
tron-s, a atomy helu, berylu, magnezu — mają dwa
elektrony-s, atomy fluoru, chloru — dwa elektrony-s i
pięć elektronów-p.

Według liczby zewnętrznych elektronów można
przewidywać charakter chemiczny pierwiastka. 
W atomach pierwiastków 2. i 3. okresów — litu, be-
rylu, sodu, magnezu, glinu na ostatnim poziomie
energetycznym jest niewielka ilość elektronów —
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* W nawiasach podano wartościowość pierwiastków (jedyną lub maksymalną).

Rys. 21
Zewnętrzne
poziomy 
energetyczne
atomów 
piewiastków
pierwszych
trzech okresów

Grupy

І ІІ ІІІ ІV V VI VII VIII

Okres 

1
H
1 s1

(І)*

2
Li
2 s1

(І)

Be
2 s2

(ІІ)

B
2 s22p1

(ІІІ)

C
2 s22p2

(ІV)

N
2 s22p3

(ІV)

O
2 s22p4

(ІІ)

F
2 s22p5

(I)

Ne
2s22p6

3
Na
3 s1

(І)

Mg
3 s2

(ІІ)

Al
3 s23p1

(ІІІ)

Si
3 s23p2

(ІV)

P
3 s23p3

(V)

S
3 s23p4

(VІ)

Cl
3 s23p5

(VІI)

Ar
3s23p6
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od 1 do 3 (rys. 21). Są to pierwiastki metaliczne. 
W atomach pierwiastków niemetalicznych liczba
elektronów zewnętrznych jest większa — od 4 do 8.

Ponieważ budowa zewnętrznej powłoki elektro-
nowej atomu ma wpływ na charakter chemiczny
pierwiastka, to okresowość­zmiany­budowy­elektro-
nowej­atomów­pierwiastków­powoduje­okresowość
zmiany­ składu­ i­ właściwości­ substancji. Na tym
polega sens fizyczny prawa okresowości.

Klasyfikacja pierwiastków chemicznych
według budowy elektronowej atomów. Za pod-
stawę jednej z chemicznych klasyfikacji pierwiast-
ków chemicznych wzięto elektronową budowę ato-
mów. Zależnie od rodzaju orbitalu, w którym są roz-
mieszczone elektrony o największej energii (elek-
trony zewnętrzne) rozróżnia się: pierwiastki-s,­pier-
wiastki-p,­ pierwiastki-d oraz pierwiastki-f. Kratki
pierwiastków każdego rodzaju w układzie okreso-
wym mają pewną barwę: różową (pierwiastki-s),
żółtą (pierwiastki-p), niebieską (pierwiastki-d), zie-
loną (pierwiastki-f).

Pierwiastki-s (oprócz helu) należą do głównych
podgrup I i II, a pierwiastki-р — do głównych
podgrup III—VIII grup. We wszystkich podgrupach
pobocznych są umieszczone pierwiastki-d, a pier-
wiastki-f należą do pobocznej podgrupy III grupy.
Są to lantanowce i aktynowce. Umieszczono je poza
granicą głównego pola układu okresowego. 

Układ okresowy, budowa elektronowa ato-
mów i wartościowości pierwiastków. Pamię-
tasz, że numer okresu, w którym znajduje się pier-
wiastek wskazuje na liczbę poziomów energetycz-
nych w jego atomie. Z rysunku 21 widać, że numer
grupy, w której znajduje się pierwiastek-s lub -p
zgadza się z liczbą elektronów na zewnętrznej
powłoce atomu. 

Ponieważ wartościowość pierwiastków zależy od
budowy elektronowej ich atomów, to powinna ist-
nieć zależność między rozmieszczeniem pierwiast-
ka w układzie okresowym a jego wartościowością.
Tę zależność ilustrują takie prawidłowości:

· maksymalna wartościowość pierwiastka zgad-
za się z numerem grupy, w której on przebywa;
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· wartościowość pierwiastka niemetalicznego w
związku z wodorem lub pierwiastkiem meta-
licznym jest równa różnicy między liczbą 8 a
numerem grupy, w której znajduje się pierwia-
stek niemetaliczny;

· pierwiastki niemetaliczne grup parzystych
mają parzystą wartościowość, a pierwiastki
niemetaliczne nieparzystych grup — niepa-
rzystą wartościowość.

Potwierdzimy te prawidłowości na przykładzie
siarki. Pierwiastek ten znajduje się w VI grupie
układu okresowego i tworzy związki, w których wy-
kazuje parzystą wartościowość — 2, 4 i 6 (maksy-
malnie):

II   IV       IV  VI               VI
H2S,      SO2,      SCl4,      SO3,      SF6.

Istnieje kilka pierwiastków, których maksymalna
wartościowość różni się od numeru odpowiednich
grup układu okresowego. Azot jest pierwiastkiem
grupy V, lecz jego wartościowość nie przewyższa —
4. Stała wartościowość tlenu (2) i fluoru (1) też nie
odpowiadają numerowi grupy (VI i VII). Przyczynę
tego poznasz na lekcjach chemii w starszych kla-
sach.

Zmiana promieni atomów pierwiastków w
okresach i podgrupach. Atom  w naszym wyob-
rażeniu jest mikroskopijną kulką o pewnym pro-
mieniu1. 

Promień­atomu­—­ to­ odległość­ od­ środka­ jądra
do­sferycznej­powierzchni,­którą­dotykają­orbitale­z
elektronami­ostatniego­poziomu­energetycznego.

Promienie atomów zależą od ładunku ich jąder i
liczby poziomów energetycznych, na których są roz-
mieszczone elektrony.

Atomy pierwiastków jednego okresu mają jedna-
kową liczbę poziomów energetycznych z elektrona-
mi, lecz różne promienie (rys. 20, 22). W okresie
ładunki jąder atomów pierwiastków wzrastają.
Czym­ większy­ jest­ ładunek­ jądra,­ tym­ silniej
są­przyciągane­do­niego­elektrony,­a­to­powoduje
zmniejszenie­promienia­atomu.

46

1 Promienie odrębnego atomu i takiego, który mieści się w substancji, są
niejednakowe.
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Taką zależność tłumaczy prawo fizyki, zgodnie z
którym cząstka o większym ładunku silniej przycią-
ga inną cząstkę przeciwnie naładowaną.  

Promienie atomów pierwiastków w okre-
sach zmniejszają się od lewej strony do pra-
wej.

u Posługując się rys. 22, porównaj promienie ato-
mów pierwiastków metalicznych i niemetalicz-
nych 3-go okresu.

Teraz porównamy atomy pierwiastków jednej
podgrupy. Ze wzrostem liczby porządkowej pier-
wiastka wzrasta liczba poziomów energetycznych,
na których są umieszczone elektrony. To powoduje
zwiększenie rozmiarów atomów (rys. 23). Czym
więcej­poziomów­energetycznych­ma­atom,­tym­pro-
mień­jego­jest­większy.­­­

Promienie atomów pierwiastków w pod-
grupie wzrastają z góry do dołu.

Zwróć uwagę na ładunki jąder atomów litu,
sodu i potasu. One bardzo  wzrastają: +3 (Li),
+11 (na), +19 (K). To powinno powodować sil-
niejsze przyciąganie elektronów do jądra i
przyczynić się do zmniejszenia promienia ato-
mów. Jednak wzrastające ładunki jąder są
zobojętniane (neutralizują się) przez ujemne
ładunki elektronów „wewnętrznych”. Liczba
tych elektronów od litu do potasu  zwiększa się
tak samo, jak wielkość ładunków jąder. Dlatego
czynnikiem, który ma wpływ na promienie ato-
mów pierwiastków tej czy innej podgrupy jest
liczba poziomów energetycznych, na których
przebywają elektrony.
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Rys. 22.
Względne  
wymiary atomów
pierwiastków
3. okresu.

Rys. 23. 
Względne 
wymiary  atomów
pierwiastków
podgrupy głównej
I grupy.
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WNIOSKI

Sens fizyczny prawa okresowości polega na
tym, że ze wzrastaniem ładunków jąder okreso-
wo zmienia się budowa elektronowa atomów,
co powoduje okresową zmianę charakteru che-
micznego pierwiastków, ich wartościowości,
właściwości substancji prostych i związków. 

Według budowy elektronowej atomów roz-
różnia się pierwiastki -s, -p, -d, -f.

Numer grupy, w której znajduje się pier-
wiastek-s czy -p wskazuje na liczbę elektro-
nów na zewnętrznym poziomie energetycz-
nym atomu oraz na maksymalną wartościo-
wość pierwiastka.

Promienie atomów pierwiastków w okre-
sie zmniejszają się od lewej strony do prawej,
a w podgrupach wzrastają z góry do dołu.

?
51. Stopniowo czy okresowo zmienia się wraz ze wzrastaniem liczby

porządkowej pierwiastka: a) ogólna ilość elektronów w atomie; 
b) ilość elektronów na zewnętrznym poziomie energetycznym?

52. Wypisz w słupku wszystkie symbole pierwiastków, które rozpoczy-
nają się na literę N. Po każdym symbolu wskaż  nazwę oraz przy-
należność pierwiastka do określonego bloku energetycznego (pier-
wiastek -s, -p, -d, -f).

53. Nie układając wzorów elektronowych, wskaż liczbę elektronów na 
ostatnim poziomie energetycznym w atomach Cl, Pb, As, Kr.

54. Jaką informację o pierwiastku chemicznym można otrzymać ze
wzoru elektronowego atomu?

55. Do jakich rodzajów należą pierwiastki o następujących wzorach
elektronowych  atomów: 
а) 1 s22s22p63s2; b) 1 s22s22p2; c) 1s22s22p63s23p4?

56. Co to jest promień atomu? Od jakich czynników zależy jego wartość?
57. Atom jakiego pierwiastka, w każdej parze ma większy promień: 

Si — P, F — Br, H — He, Na — Be? Odpowiedź uzasadnij.
58. Biorąc pod uwagę charakter zmiany promienia atomów w podanych

szeregach pierwiastków Be — Mg — Al i Be — B — Al, wybierz  pra-
widłową odpowiedź: a) promień atomu berylu jest większy, niż ato-
mu glinu; b) promień atomu glinu jest większy, niż atomu berylu; 
c) promienie atomów berylu i  glinu są prawie jednakowe.

59. Nazwij pierwiastek, którego atom, twoim zdaniem, ma: a) najmniej-
szy promień; b) największy promień. Swój wybór objaśnij.
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Pierwiastki metaliczne tworzą substancje pros-
te — metale, a niemetaliczne tworzą substancje
proste — niemetale. Charakter chemiczny pier-
wiastka określa się według właściwości chemicz-
nych jego substancji prostej, czyli uwzględnia się czy
wstępuje ona w reakcje charakterystyczne dla
metali lub niemetali. Jeżeli tak, to na ile aktywnie. 

Chemiczna aktywność metali — substancji
prostych pierwiastków jednego okresu. Wyjaś-
nimy, jak zmienia się aktywność substancji prostych
pierwiastków metalicznych 3-go okresu w reakcjach
z wodą. Umieścimy kawałeczek sodu w wodzie, do
której przedtem dodano 1—2 krople wskaźnika feno-
loftaleiny. Od razu, sycząc, wydziela się gaz, a metal
od wydzielającego się podczas reakcji ciepła topi się i
jego błyszcząca kulka „biega” po wodzie (rys. 25)
dopóki nie zniknie. Wskaźnik zabarwia się na kolor
malinowy, co śwadczy o utworzeniu się ługu:

2 Na + 2 H2O = 2 NaOH +  H2.

Magnez w analogiczną reakcję wstępuje tylko
przy ogrzewaniu (rys. 26),  

tMg + 2 H2O =  Mg(OH)2 +  H2,

a glin nie reaguje nawet we  wrzącej wodzie. 
A więc, aktywność chemiczna tych metali wzglę-

dem wody wzrasta od glinu do sodu.

Rys. 25.
Reakcja sodu z wodą
(dodano wskaźnik
fenoloftaleinę)

Na

Н2О

Rys. 26.
Reagowanie magnezu z wodą 
(dodano wskaźnik fenoloftaleinę): 
a – zimną; b – gorącą 

a b
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Tabela 4

Hydraty pierwiastków 2-go i 3-go okresu
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Uwaga. Jedną gwiazdką oznaczone są kwasy słabe, dwoma — średniej
mocy, trzema — kwasy mocne.  

Związki pierwiastków z wodorem. Takie
związki tworzy wiele pierwiastków chemicznych.
Budowa ich i właściwości są niejednakowe. One
zmieniają się w okresach i podgrupach, ale nie tak
wyraźnie jak u tlenków i wodorotlenków. 

Rozpatrzymy związki pierwiastków 3-go okresu z
wodorem (tab. 5). 

Pierwszym pierwiastkiem w tym okresie jest sód.
Tworzy on związek NaH (wodorek sodu), który skła-
da się z jonów1. Budową, niektórymi właściwościami,
a nawet wyglądem zewnętrznym (substancja biała
krystaliczna), przypomina on sól, a mianowicie chlo-
rek sodu NaCl. Związek następnego pierwiastka w
okresie — magnezu z wodorem ma wzór MgH2. Jest
to też związek o budowie jonowej podobny do soli.
Związek glinu z wodorem AlH3 ma budowę atomową
i różni się od soli. Krzem i fosfor są w środku okresu.
Związki ich z wodorem są następujące SiH4 — sylan
i PH3 — fosfin. Są to gazy, które prawie nie rozpusz-
czają się w wodzie i nie reagują z nią. Te substancje
mają budowę cząsteczkową. Następne pierwiastki
tego okresu — to siarka i chlor. Ich związki z wodo-
rem — H2S i HCl są substancjami o budowie czą-
steczkowej. Są to gazy, które rozpuszczają się w
wodzie; ich roztwory wykazują właściwości kwasowe. 

1 Jony są to naładowane cząstki, które utworzyły się wskutek utraty lub
przyłączenia elektronów przez atom. O jonach będzie mowa w §13. 

I II III IV V VI VII

LiOH
zasada
(ług)

2
Be(OH)2
wodorotlenek
amfoteryczny

H3BO3
Kwas

*

H2CO3
Kwas

*

HNO3
Kwas
***

——

NaOH
zasada
(ług)

3
Mg(OH)2

Zasada
Al(OH)3

wodorotlenek
amfoteryczny

H2SiO3
Kwas

*

H3PO4
Kwas

**

HClO4
Kwas
***

H2SO4
Kwas
***

okresy Grupa11
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Układ okresowy 
i właściwości chemiczne
związków

Materiał paragrafu pomoże Ci: 
Ø dowiedzieć się, jak zmienia się charakter wyższych

tlenków pierwiastków według okresów i podgrup
głównych;

Ø przewidywać właściwości chemiczne tlenków wyż-
szych i wodorotlenków według rozmieszczenia pier-
wiastków w układzie okresowym;

Ø wyjaśnić właściwości chemiczne ważniejszych
związków pierwiastków z wodorem. 

Tlenki. Związki tego typu tworzą prawie wszyst-
kie pierwiastki chemiczne. Część tlenków reaguje z
wodą przemieniając się w zasady 

Na2О +  H2O = 2 NaOH

lub kwasy

SO3 +  H2O =  H2SO4.

Tlenki, którym odpowiadają zasady nazywają się
zasadowe (Na2O oraz inne), a te którym odpowiada-
ją kwasy — kwasowe (SO3 i inne). 

Najbardziej charakterystyczne i najważniejsze
dla pierwiastków są tlenki wyższe, w których pier-
wiastek przejawia maksymalnie możliwą dla niego
wartościowość. Jest ona tożsama z numerem grupy
układu okresowego, gdzie jest umieszczony dany
pierwiastek. Rozpatrzmy wyższe tlenki pierwiast-
ków 2. okresu (tab. 2). 

Pierwszym pierwiastkiem tego okresu jest meta-
liczny pierwiastek lit. Tworzy on wyższy tlenek
Li2O. Drugim jest też pierwiastek metaliczny —
beryl. Jego tlenek BeO ma właściwości zarówno
tlenków zasadowych, jak i tlenków kwasowych.
Takie związki jak tlenek berylu nazywamy amfote-
rycznymi. Omówimy je dokładniej w § 31. 
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Typowe niemetaliczne pierwiastki są umieszczone
w prawym górnym kącie układu okresowego wa-
riantu długiego. Są to fluor, chlor, tlen.

Materiał paragrafu podsumowuje schemat 3.

Schema 3
Zmiana charakteru chemicznogo pierwiastków 

oraz aktywności substancji prostych w układzie okresowym
(wariant długi)
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Wzrastanie właściwości metalicz-
nych perwiastków i aktywności 

chemicznej metali

Wzrastanie właściwości niemeta-
licznych perwiastków i aktywności

chemicznej niemetali

...   O    F
...   Cl

...

...
Cs   ...
Fr    Ra   ...

Wnioski

Charakter chemiczny pierwiastka zależy
od właściwości chemicznych jego substancji
prostej. 

Charakter metaliczny pierwiastków i ak-
tywność metali wzrasta w okresach z prawej
strony do lewej,  a w podgrupach głównych —
z góry do dołu. Charakter niemetaliczny pier-
wiastków i aktywność niemetali wzrasta w
okresach z lewej strony do prawej,  a w pod-
grupach głównych — z dołu do góry.

Typowe pierwiastki metaliczne są umiesz-
czone w lewym dolnym kącie układu okreso-
wego wariantu długiego, a  typowe pierwiast-
ki niemetaliczne  —  w prawym górnym kącie.

?
66. W czym przejawia się charakter chemiczny pierwiastków?
67. Z którego pierwiastka 4. okresu tworzy się najaktywniejszy metal, a

z którego najaktywniejszy niemetal? Nazwij liczby porządkowe tych
pierwiastków i numery grup, w których są one umieszczone. 

68. Która substancja prosta powinna być bardziej aktywna w reakcjach che-
micznych: lit czy sód, potas czy wapń, siarka czy selen, telur czy jod?

69. Nazwij pierwiastki, które znajdują się w końcu okresów. Do jakiego
typu pierwiastków one należą i jakie substancje proste one tworzą?
Co wiesz o aktywności chemicznej tych substancji?

10
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63.Dla których pierwiastków maksymalna wartościowośćnie jest toż-
sama z numeren grupy, w której są one umieszczone?

64.Której grupy układu okresowego, pierwiastki niemetaliczne posia-
dają minimalnąwartościowośćrówną2?

65.Czym są podobne wodór i chlor — substancja prosta VII grupy?
Czym różni się wodór od sodu — substancji prostej pierwiastka
grupy I?
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Układ okresowy, 
charakter chemiczny 
pierwiastków i właściwości
substancji prostych 

Materiał paragrafu pomoże Ci: 
Øwyjaśnić jak zmienia się charakter pierwiastków w

okresach i podgrupach głównych;
Øprzewidywać właściwości chemiczne substancji pro-

stych oraz ich aktywność, biorąc pod uwagę roz-
mieszczenie pierwiastków w układzie okresowym.

Charakter chemiczny pierwiastków.Wiesz
już, że istnieją pierwiastki metaliczne i niemetalicz-
ne. Pierwiastki metaliczne są umieszczone na
początku każdego okresu i pośrodku okresów du-
żych. Ich atomy mają od jednego do trzech elektro-
nów. Umieszczone są one na zewnętrznym poziomie
energetycznym. Pierwiastki niemetaliczne znajdują
się w końcu okresu. Ich atomy mają od 4 do 8 elek-
tronów zewnętrznych:

Grupy 
ІІІІІІІVVVIVIIVIII

okres

3
Pierwiastki 
metaliczne 

Na
…3 s

1
Mg

…3 s
2

Al
…3 s

2
3p

1
Si

…3 s
2
3p

2
P

…3 s
2
3p

3
S

…3 s
2
3p

4
Cl

…3 s
2
3p

5
Ar

…3s
2
3p

6

Pierwiastki 
niemetaliczne
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Tabela 5

Związki pierwiastków 3-go okresu z wodorem
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Budowa i właściwości większości związków pier-
wiastków 2. okresu z wodorem są podobne do
związków pierwiastków 3. okresu. Wodorek litu
LiH jest substancją krystaliczną o budowie jonowej,
przypomina sól (jak i NaH). Metan CH4— to sub-
stancja gazowa o budowie cząsteczkowej nie roz-
puszcza się w wodzie (podobnie jak SiH4). Fluoro-
wodór to gaz, który ma też budowę cząsteczkową.
Jego roztwór wodny wykazuje właściwości kwasowe
tworząc kwas fluorowodorowy. Fluorowodór podob-
ny jest do chlorowodoru HCl. 

Jednak dwa związki pierwiastków 2. okresu z
wodorem — amoniak NH3i woda H2O istotnie róż-
nią się od fosfinu PH3i odpowiednio od siarkowodo-
ru H2S. Nie zważając na to, że amoniak jest gazem,
jego roztwór ma odczyn słabo zasadowy. Nato-
miast woda w warunkach normalnych — ciecz; jest
tlenkiem, ale nie wykazuje ani zasadowych, ani
kwasowych właściwości. 

Wnioski

istnieje zależność między właściwościami
chemicznymi wyższych tlenków, odpowiednich
wodorotlenków a rozmieszczeniem pierwiast-
ków w układzie okresowym. 

Właściwości zasadowe wyższych tlenków i
wodorotlenków wzrastają w okresach z prawej
strony do lewej, w podgrupach głównych — z
góry do dołu, a właściwości kwasowe w prze-
ciwnym kierunku. 

NaMgAlSiPSClAr

NaH

Jonowa

StałyGazowy

AtomowaCząsteczkowa

MgH2AlH3SiH4PH3H2SHCl—

—

—

Pierwiastek

Wzór
związku

Budowa

stan 
skupienia w
warunkach
normalnych
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Prawo okresowości i układ okresowy stanowią
podstawę badania chemii pierwiastków. 

Uczniowie i studenci nie muszą zapamiętywać
składu i właściwości chemicznych wielkiej ilości
substancji. Jest to przecież niemożliwe do wyko-
nania. Logika studiowania chemii na uniwersytecie
opiera się na porównaniu składu i właściwości sub-
stancji prostych oraz związków pierwiastków każ-
dej grupy układu okresowego, a także każdej pod-
grupy. Powinieneś nauczyć się wyodrębniać, rozu-
mieć i przewidywać to co główne o pierwiastkach
chemicznych i substancjach, opierając się na prawie
okresowości i wykorzystując układ okresowy. 

Charakter zmian właściwości substancji pro-
stych oraz związków pierwiastków w okresach i
grupach pozwala wykryć i uzasadnić podobień-
stwo niektórych pierwiastków 2. i 3. okresów,
rozmieszczonych w układzie okresowym po
przekątnej. na przykład, podobne właściwości
chemiczne mają związki litu i magnezu, berylu i
glinu, chociaż te pierwiastki w każdej parze
posiadają różną wartościowość. Substancje
proste bor i krzem są półprzewodnikami; one
mają bardzo wysokie temperatury topnienia.
Podobną budowęi właściwości mają binarne
związki pierwiastków niemetalicznych z tlenem
i chlorem. Między innymi tlenki oraz chlorki fos-
foru reagują z wodą; produktami tych reakcji są
kwasy. 

Wnioski

Prawo okresowości jest podstawowym pra-
wem chemii. ono ustala więzi i zależności
między wszystkimi pierwiastkami chemiczny-
mi, pozwala przewidywać ich charakter, wła-
ściwości substancji prostych i związków. 

Prawo okresowości wykorzystują fizycy,
biolodzy, geolodzy jak również uczeni, którzy
pracują w innych dziedzinach. 

nie można studiować chemii, nie opierając
się na prawie okresowości i układzie okreso-
wym pierwiastków chemicznych. 
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Charakterystyka pierwiastka
chemicznego 

Materiał paragrafu pomoże Ci: 
Øwyjaśnić, co należy rozumieć pod charakterystyką

pierwiastka chemicznego;
Øukładać charakterystykę pierwiastka.

Rozumiejąc sens prawa okresowego, wiedząc jaką
informację mieści układ okresowy, biorąc pod uwagę
elektronową budowę atomu, możesz ułożyć charak-
terystykę pierwiastka. Podany niżej plan pomoże Ci
ułożyć charakterystykę pierwiastka.

Plan charakterystyki pierwiastka:
1. Nazwa i symbolpierwiastka, jego miejsce w

układzie okresowym (numer okresu, numer grupy,
czy to podgrupa główna, czy poboczna). Nazwa sub-
stancji prostej.

2. Względna masa atomowa.
3.Skład atomu; liczba protonów i neutronów (jeże-

li pierwiastek należy do 20 pierwiastków, które mają
po jednym naturalnym nuklidzie) oraz  elektronów.

4.Budowa elektronowa atomu, czyli rozmiesz-
czenie elektronów na poziomach i podpoziomach
energetycznych.

5.Rodzaj pierwiastka (s-, p-, d-, f-), jego charak-
ter chemiczny (czy jest to pierwiastek metaliczny
czy niemetaliczny).

6.Maksymalna i minimalna wartościowość(wed-
ług numeru grupy układu okresowego, w której jest
umieszczony pierwiastek). 

7.Rodzaj substancji prostej utworzonej przez
pierwiastek (metal czy niemetal). 

Zadanie. Ułożyć charakterystykę fosforu.

Rozwiązanie
1. Pierwiastek fosfor jest umieszczony w 3. okresie, grupy-V w głów-

nej podgrupie. Symbol pierwiastka — P. Nazwy substancji prostej 
w kratce nie ma (rys. 24), jest ona tożsama z nazwą pierwiastka.
Pierwiastek tworzy kilka substancji prostych, z których najważniejsze
to fosfor biały i czerwony.
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Te i inne fakty świadczą o tym, że aktywność nie-
metali w szeregu  krzem — fosfor — siarka — chlor
wzrasta.

Analogiczną zmianę aktywności chemicznej spo-
strzega się dla niemetali utworzonych przez pier-
wiastki 2-go okresu. Azot reaguje z wodorem przy
ogrzewaniu i obecności katalizatora (produkt reak-
cji  — amoniak NH3). Mieszaniny tlenu i  wodoru, a
także fluoru i wodoru wybuchają: pierwsza przy
podpalaniu, a druga — w zwykłych warunkach,
nawet w ciemności. 

Ostatnie pierwiastki okresów tworzą najbardziej
bierne niemetale; te substancje proste nazywają się
gazy  obojętne (szlachetne).

Aktywność chemiczna niemetali — sub-
stancji prostych pierwiastków podgrupy
głównej. Porównamy przebieg reakcji z wodorem
chlorowców (halogenów) — substancji prostych
pierwiastków grupy VII głównej podgrupy.

O reakcjach fluoru i chloru z wodorem była mowa
wyżej: fluor jest więc aktywniejszy niż chlor. Brom
współdziała z wodorem tylko przy ogrzewaniu i w
obecności katalizatora.

t, kBr2 +  H2 =  2 HBr,

a reakcja jodu z wodorem nie zachodzi w ogóle:  
I2 +  H2 = 2 HI

A więc, aktywność chemiczna chlorowców  wzra-
sta  w kolejności: jod — brom — chlor — fluor.

Charakter niemetaliczny pierwiastków i aktywność che-
miczna niemetali wzrasta w okresach z lewej strony do
prawej, a w głównych podgrupach — z dołu do góry.

Si  P  S  Cl2

aktywność
wzrasta

F2

Cl2
Br2

I2
aktywność
wzrasta 

Rys. 27.
Spalanie się
wodoru w
atmosferze 
chloru

Cl2

H2

58

Tabela 2
Wyższe tlenki pierwiastków 2-go okresu
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Wzór
tlenku

Rodzaj 
tlenku Zasadowy

Li

Li2O B2O3 CO2 N2O5BeO

Be NeFONCB

Amfoteryczny Kwasowy — 

— — — 

Pierwiastek

Zasadowy

Kwasowy

Amfoteryczny

B B2O3

Al2O3

Ga2O3

In2O3

Tl2O3

Al

Ga

In

Tl

Pierwiastek Wzór tlenku Rodzaj tlenku

Inne pierwiastki tego okresu są pier-
wiastkami niemetalicznymi. Bor, węgiel,
azot tworzą tlenki kwasowe — В2О3, СО2,
N2O5. Pierwsze dwa tlenki mają słabo
wyrażone właściwości kwasowe, natomiast
trzeci N2O5 ma silnie wyrażone właściwości
kwasowe. Objaśnimy, dlaczego w tabeli 2
pod symbolami tlenu, fluoru, i neonu znaj-
dują się kreski. Tlenek tlenu, oczywiście,
nie istnieje. Związek OF2 do tlenków nie
należy (objaśnienie na str. 124); nazywa się
fluorek tlenu. Obojętny pierwiastek neon
nie tworzy żadnego związku.

W okresach właściwości kwasowe wyższych tlenków
wzrastają z lewej strony do prawej, a właściwości zasado-
we — w przeciwnym kierunku — z prawej do lewej. 

Właściwości wyższych tlenków w podgrupach
głównych każdej grupy też zmieniają się stopniowo.
Przykładem służą tlenki III grupy (tab. 3). 

Tabela 3

Wyższe tlenki pierwiastków grupy iii głównej podgrupy

OKRES

Właściwości 
zasadowe

Li2O BeO B2O3 CO2 N2O5

Właściwości
kwasowe
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W głównych podgrupach właściwości zasadowe wyższych
tlenków wzrastają z góry do dołu, a kwasowe — z dołu do
góry. 

u Porównaj właściwości tlenków pierwiastków
grupy II podgrupy głównej. Czy potwierdza się
powyższy wniosek? 

Wodorotlenki. Produktami reakcji tlenków z
wodą są zasady lub kwasy mające wspólną nazwę
wodorotlenki. Dużo tlenków nie reaguje z wodą, lecz
odpowiednie wodorotlenki istnieją (otrzymywane są
one w inny sposób). Jeżeli wodorotlenek utworzony
jest przez tlenek zasadowy to on jest zasadą, jeżeli
przez tlenek amfoteryczny — to jest wodorotlen-
kiem amfoterycznym, a jeżeli przez tlenek kwaso-
wy — to tworzy się kwas: 

Na2O Þ   NaOH
tlenek zasadowy      zasada    

Al2O3 Þ  Al(OH)3
tlenek wodorotlenek  

amfoteryczny      amfoteryczny 

SO3 Þ  H2SO4
tlenek kwas 

kwasowy       
Stąd wynika następujący wniosek: zmiany zasa-

dowych i kwasowych właściwości wodorotlenków w
okresach i grupach (głównych podgrup) mają być
takie same jak i dla tlenków.  

W okresach właściwości kwasowe wodorotlenków wzra-
stają z lewej strony do prawej, a właściwości zasadowe w
przeciwnym kierunku.   

W głównych podgrupach właściwości zasadowe wodoro-
tlenków wzrastają z góry do dołu, a właściwości kwaso-
we — w przeciwnym kierunku.   

Ilustracją tych wniosków mogą służyć dane o
charakterze hydratów wyższych tlenków pierwiast-
ków 2-go i 3-go okresów (tab. 4). 
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GłÓWNA
PODGRUPA 

Właściwości 
zasadowe

B2O3

Al2O3

Ga2O3

In2O3

Tl2O3

Właściwości
kwasowe
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Aktywność chemiczna metali — substancji
prostych pierwiastków podgrupy głównej.
Zwróćmy uwagę na reakcję z wodą trzech substan-
cji prostych grupy II podgrupy głównej. Beryl nie
reaguje z parą wodną nawet przy bardzo wysokiej
temperaturze, magnez — z gorącą wodą, a wapń
wstępuje w reakcję z nią już w warunkach zwyczaj-
nych.  

u Ułóż równanie reakcji wapnia z wodą.

Jeżeli zbadać także inne reakcje z udziałem me-
tali, to można zauważyć następującą prawidłowość:  

Charakter metaliczny pierwiastków i aktywność che-
miczna metali  potęguje się w okresach od prawej do
lewej strony, a w głównych podgrupach — z góry do dołu.

Analizując tę prawidłowość, można wyciągnąć
wniosek: typowe pierwiastki metaliczne są umiesz-
czone w lewym dolnym kącie układu okresowego 
(wariantu długiego). Są to — frans, cez, rad.

Aktywność chemiczna niemetali — sub-
stancji prostych pierwiastków jednego okre-
su. Porównamy cechy szczególne przebiegu reakcji
z wodorem substancji prostych pierwiastków nie-
metalicznych 3-go okresu.

Krzem nie reaguje z wodorem, a fosfor wstępuje
w reakcję przy temperaturze ponad  300 °C i przy
podwyższonym ciśnieniu:

t, P
2 P + 3 H2 =   2 PH3.

Siarka zaczyna reagować  z wodorem przy tempe-
raturze 120 °C: 

tS +  H2 =  H2S.
Mieszanina chloru z wodorem przy oświetleniu

wybucha (w ciemności reakcja nie zachodzi):
hn

Cl2 +  H2 =  2 HCl.

Jeżeli wodór podpalimy na powietrzu, a potem
rurkę, po której on przechodzi, opuścimy do naczy-
nia z chlorem, to spalanie będzie trwać (rys. 27).
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Na  Mg  Al

aktywność
wzrasta

Be  
Mg

aktywność
wzrasta
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2. Względna masa atomowa pierwiastka — 30,974. 
3. Liczba porządkowa pierwiastka (liczba protonowa) — 15. Atom

fosforu składa się z 15 protonów i 15 elektronów. 
Fosfor jest wśród tych 20 pierwiastków (str. 23), które mają  po jed-

nym naturalnym nuklidzie. Liczbę nukleonów dla nuklidu fosforu
otrzymamy zaokrąglając wartość względnej masy atomu pierwiastka
do liczby całkowitej: 30,974 »31. Oznaczenie nuklidu — ³¹P. Liczba
neutronów w jądrze nuklidu równa się różnicy między liczbami nuk-
leonów i protonów: 31 – 15 = 16.

4. Ponieważ fosfor jest umieszczony w 3. okresie, to jego elektrony
są rozmieszczone na 3-ch poziomach energetycznych. Pierwszy i drugi
poziomy są zapełnione tak: na 1. poziomie — 2 elektrony, na 2. pozio-
mie  — 8 (jest to budowa elektronowa pierwiastka nr 10 — neonu). Na
trzecim zewnętrznym poziomie mieści się 5 elektronów(ich liczba dla
pierwiastka  podgrupy głównej jest tożsama z numerem grupy): 2 elek-
trony na 3-s podpoziomie i 3 na 3-ppodpoziomie). 

A więc wzór elektronowy atomu fosforu to 1 s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

3
. Jego gra-

ficzny wariant z przedstawieniem nie tylko zapełnionych, lecz też wol-
nych orbitali ostatniego poziomu energetycznego (3d-orbitalu) jest
następujący:

3p
3d

3s
2p

2s

1s

5. Fosfor to pierwiastek-р, ponieważ przy zabudowie poziomów
energetycznych atomu, ostatni elektron przechodzi do orbitalu-р. Fos-
for jest pierwiastkiem niemetalicznym. W długim wariancie układu
okresowego  jest on umieszczony po prawej stronie od linii łamanej.

6. Maksymalna wartościowośćfosforu wynosi 5 (jest to pierwiastek V
grupy), a minimalna wartościowośćfosforu równasię  8 – 5 = 3 (okre-
ślamy zgodnie z regułą z poprzedniego pragrafu).

7. Ponieważ fosfor jest pierwiastkiem niemetalicznym, to jego sub-
stancje proste są też niemetalami. 
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Rys. 24. 
Kratka fosforu 
w układzie okresowym

Fosfor
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wiastków chemicznych. Prawo okresowości akumu-
luje najważniejszą wiedzę o pierwiastkach, o sub-
stancjach prostych i związkach utworzonych przez
te pierwiastki. Opierając się na prawie okresowości
można objaśnić wiele faktów chemicznych, uzasad-
nić różne prawidłowości w świecie pierwiastków
chemicznych oraz ich przemian, przewidzieć możli-
wość otrzymywania nieznanych nowych związków. 

W swym układzie okresowym Dymitr Mende-
lejew zostawił puste kratki uważając, że w nich
powinny znaleźć się jeszcze nie odkryte, ale istnie-
jące w przyrodzie pierwiastki. Wkrótce odkryto
pierwszy pierwiastek przewidziany przez D. Men-
delejewa. Nazwano go galem. Później odkryto drugi
(skand), a następnie — trzeci (german). Był to
triumf prawa okresowości, które pokazało nie tylko
swą uogólniającą, lecz także przewidującą siłę. 

Odkrycie przez D. Mendelejewa prawa okresowo-
ści zdopingowało uczonych do szukania przyczyn
występowania okresowości wśród pierwiastków,
substancji prostych i typów związków. Uczeni
skontcentrowali swe wysiłki na badaniu atomów
oraz ich środowiska. Odkrycie na przełomie XIX—
XX wieku złożonej budowy atomu, a później także
jądra atomu, odkrycie izotopów pomogło potwier-
dzić rozmieszczenie niektórych pierwiastków w ukła-
dzie okresowym, które wcześniej nie zgadzało się z ich
względnymi masami atomowymi. Przez to prawo
okresowości nie utraciło swej siły, a otrzymało nowe
sformułowanie i odkryło swą treść fizyczną (§8).
Mendelejew pisał, że prawu okresowości nie zagraża
w przyszłości obalenie, a uzupełnienie i rozwój”.

Znaczenie prawa okresowości dla nauki chemicz-
nej jest ogromne. Skutecznie wykorzystują je także
inne nauki przyrodnicze. Prawo pomaga objąć
obraz naukowy całego świata materialnego. Uczeni
biolodzy udowodnili, że podobne pierwiastki oraz
ich związki mogą pełnić podobne funkcje w organi-
zmie, a czasem nawet zamieniać siebie wzajemnie.
Na podstawie analizy chemicznej wielu skał,
minerałów i rud geolodzy wykryli, że podobne pier-
wiastki często występują w przyrodzie razem.
Badając związki o podobnej budowie i podobnym
składzie, fizycy ustalili podobieństwo ich budowy
wewnętrznej i właściwości fizycznych. 
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Związki typowych pierwiastków metalicz-
nych z wodorem mają budowę jonową. Związki
pierwiastków niemetalicznych z wodorem
składają się z cząsteczek. 

?
70.Czy układ okresowy mieści informację o tlenkach? Jeżeli tak, to

jaką i który jego wariant — długi czy krótki?
71. U których z podanych związków właściwości zasadowe (kwasowe)

powinny być jaskrawiej wyrażone:  
а)  Li2O lub Na2O;      с)  KOH lub  Ca(OH)2; 
b)  SiO2lub P2O5;      d)  H2TeO4lub  H2SeO4?

72.Podaj wzory wyższych tlenków pierwiastków 3. okresu. Porównaj
właściwości tych związków wykorzystując wiadomości z paragrafu
o wodorotlenkach. Ułóż tablicę wyższych tlenków pierwiastków 3.
okresu, podobną do tablicy 2. 

73. Objaśnij obecność pustych miejsc na początku rzędu krótkiego
wariantu układu okresowego o nazwie „Lotne związki wodoru”. 

74. Napisz wzory związków wapnia z wodorem i arsenu z wodorem.
Jaką budowę powinien mieć każdy związek — cząsteczkową czy
jonową? 

75. Część masy wodoru w związku z innym pierwiastkiem stanowi 
10 %. Wyznacz pierwiastek i oblicz część masy tlenu w tlenku tego
pierwiastka. 
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Znaczenie prawa 
okresowości

Materiał paragrafu pomoże Ci: 
Øuświadomić sobie znaczenie prawa okresowości dla

rozwoju chemii oraz innych nauk przyrodniczych;
Øzrozumieć, na ile ważne jest wykorzystanie prawa

okresowości i układu okresowego podczas uczenia
się chemii.

Współczesnej chemii nie można sobie wyobrazić
bez prawa okresowości i układu okresowego pier-
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Zwróćmy uwagę na pierwiastek, który jest
umieszczony w dwóch kratkach. To — wodór; można
go odszukać w I i VII grupie podgrupy głównej. Każ-
dy wariant rozmieszczenia wodoru ma swoje uza-
sadnienie.

Wodór podobnie  jak  pierwiastki alkaliczne jest
jednowartościowy. Jego atom ma na ostatnim (jedy-
nym) poziomie energetycznym jeden elektron.
Wodór podobny jest także do pierwiastków grupy
VII halogenów (fluorowców). Jest pierwiastkiem
niemetalicznym. Jego wartościowośćjest tożsama z
minimalną wartościowością halogenów. Sub-
stancja prosta wodoru — gaz wodór Н2, składa się z
dwuatomowych cząsteczek, podobnie jak halogeny
F2,  Cl2,  Br2,  I2, a także ma niektóre wspólne z nimi
właściwości. 

Któremu z wariantów rozmieszczenia wodoru w
układzie okresowym nadać przewagę. Dlatego ten
pierwiastek można zobaczyć i w I, i w VII grupie.
Przy układaniu charakterystyki pierwiastka wodo-
ru należy brać pod uwagę obydwa warianty jego
rozmieszczenia w układzie okresowym.

Wnioski

Charakteryzując pierwiastek chemiczny
należy wskazać jego miejsce w układzie okre-
sowym, względną masę atomową, skład i
budowę elektronową atomu, charakter che-
miczny, rodzaj (według budowy elektronowej
atomu), maksymalnąi minimalnąwartościo-
wość(dla pierwiastków niemetalicznych), a
także rodzaj substancji prostej pierwiastka.

?
60.Według planu, podanego w paragrafie ułóż charakterystykę: a) litu;

b) fluoru; c) glinu; d) siarki.
61.Z podanych pierwiastków wybierz te, dla których nie można okre-

ślić ilości neutronów w jądrze atomu według względnej masy ato-
mowej:  Na,  Cl,  H,  Al,  Fe.

62.Nazwij kilka pierwiastków, które mają  maksymalnąwartościowość7.
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protonów) –10 (ładunek sumaryczny elektronów)
= +1. Ponieważ jądro atomu pozostaje niezmienne,
to jon jak i atom należy do pierwiastka sodu.  

Budowa elektronowa kationu Na+ jest taka sama
jak i atomu pierwiastka neonu (obydwie cząstki
mieszczą po 10 elektronów). Ten jon jest cząstką
trwałą ponieważ ma zewnętrzny oktet elektronowy.

Zapiszemy schemat przemiany atomu sodu w jon
i wzory elektronowe tych cząstek:

Na —  e– ® Na+;
atom   na — 1 s22s22p63s1, lub [ Ne]3s1;
jon      na+ — 1 s22s22p6, lub [ Ne].

Oktet elektronowy mógłby utworzyć się tak-
że inaczej — w wyniku przyłączenia do trzecie-
go zewnętrznego poziomu energetycznego
atomu sodu jeszcze 7 elektronów. Jednak tak
się nie dzieje. na pewno dla atomu jest łatwiej
oddać jeden elektron, niż przyjąć siedem elek-
tronów. 

Kation sodu Na+ wchodzi w skład prawie
wszystkich związków sodu — tlenku Na2O, wodoro-
tlenku NaOH, chlorku sodu NaCl.

u Napisz schemat przemiany atomu magnezu na
odpowiedni jon. Napisz wzory elektronowe
dwóch tych cząstek.

Atomy pierwiastków metalicznych mają na zewnętrz-
nym poziomie energetycznym niewielką ilość elektro-
nów (od 1 do 3) i zdolne są do oddawania ich, przemienia-
jąc się przy tym w kationy.

Tworzenie ujemnie naładowanych jonów.
Atom pierwiastka nr 17 chloru na zewnętrznym
poziomie energetycznym ma rozmieszczonych 7
elektronów (3 s23p5). Ten atom jest zdolny przyłą-
czyć jeden elektron (który może mu oddać, na przy-
kład, atom sodu) i przemienić się w jon Cl–. Bu-
dowa elektronowa jonu chloru jest taka sama, jak i
atomu pierwiastka obojętnego argonu.
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prętów) model jest wygodniejszy, ponieważ maleń-
kie kulki nie przeszkadzają „zajrzeć” do środka
kryształu. Z takiego modelu będziemy korzystać
częściej.

Jeżeli w sieciach krystalicznych związku jonowe-
go wyodrębnimy najmniejszy powtarzający się frag-
ment, to właśnie on jest jednostką wzoru związku i
odpowiada jego wzorowi chemicznemu (rys. 31).

Właściwości fizyczne związków jonowych.
Jony połączone między sobą są dość mocno. Żeby
rozerwać związek jonowy trzeba użyć dużej ener-
gii. Dlatego związki jonowe mają wysokie tempera-
tury topnienia i wrzenia. Podczas topnienia krysz-
tały niszczą się, związki między jonami są osłabio-
ne, a podczas wrzenia jony oddzielają się jeden od
drugiego i „wylatują” z cieczy. 
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NaCl

CaF2

a b

à b

Rys. 31
Jednostka
wzoru soli
kuchennej

Cl–

Na+

a

Rys. 30. 
Sieci krystaliczne
związków
jonowych:
a — model
uproszczony;
b — model
skalowy. 
Żółte kulki to
kationy — Сa2+;
zielone — anion
Cl; niebieski — F–

14
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88. Napisz schematy tworzenia się kationu i anionu wodoru z atomu.
Która cząstka ma najmniejszy promień — kation, anion czy atom
wodoru? Dlaczego?

89. Wskaż cząstkę o największym i najmniejszym promieniu: atom Ar,
jony K+,  Са2+,  Сl–. Odpowiedź uzasadnij.
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Wiązanie jonowe. 
Związki jonowe

Materiał paragrafu pomoże Сi:  
Ø wyjaśnić, jak łączą się jony między sobą;
Ø zrozumieć jonową budowę substancji;
Ø objaśniać właściwości fizyczne związków, które skła-

dają się z jonów.

Wiązanie jonowe. Związki jonowe. Wiele
substancji składa się z jonów. Dodatnio naładowane
jony wskutek oddziaływania sił elektrostatycznych
łączą się z ujemnie naładowanymi jonami.

Współdziałanie między jonami o ładunkach różnoimien-
nych w substancji nazywa się wiązaniem jonowym.

Kationy i aniony przyciągają się między sobą tym
mocniej, im większy jest ładunek każdej cząstki i
czym mniejsza jest odległość między nimi, a w razie
ich kontaktu — im mniejsze są ich promienie. 
O tym świadczy jedno z praw fizyki. 

Związki, które składają się z jonów nazywają się związ-
kami jonowymi. 

Do związków jonowych zaliczamy tlenki zasado-
we i amfoteryczne, ługi, sole, związki pierwiastków
alkalicznych z halogenami, siarką itp. W składzie
wszystkich tych substancji są kationy pierwiastków
metalicznych (na przykład Na+,  Ca2+,  Al3+). Anio-
nami w tlenkach jonowych jest jon О2–, w ługach  —
ОН–, a w innych związkach jonowych — Cl–,  S2–,
NO3

– oraz inne. Należy zwrócić uwagę, że związki
utworzone przez dwa pierwiastki niemetaliczne
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Nie mogą one przebywać w wodzie ponieważ wstę-
pują w reakcję z jej cząteczkami.

Wnioski

najtrwalsze zewnętrzne powłoki elektro-
nowe atomów mieszczą osiem elektronów.

Jon jest to naładowana cząstka, która two-
rzy się z atomu, wskutek utraty lub przyłącze-
nia przez niego jednego czy kilku elektronów.

Atomy pierwiastków metalicznych zdolne
są oddawać elektrony zewnętrznej powłoki,
przekształcając się na dodatnio naładowane
jony (kationy), a atomy pierwiastków nie-
metalicznych — przyłączać elektrony, prze-
kształcając się na ujemnie naładowane jony
(aniony). 

kationy mają promienie mniejsze niż odpo-
wiednie atomy. Aniony wielkością swoich
promieni prawie nie różnią się od atomów.
Jony mają inne właściwości niż atomy.

?
79. Co jest wspólnego w budowie elektronowej atomów pierwiastków

obojętnych?
80. Która cząstka posiada więcej elektronów: 

a) atom czy odpowiedni kation; 
b) atom czy odpowiedni anion?

81. Które z podanych pierwiastków Rb, Br, Sr, N, zdolne są do tworze-
nia kationów, a które anionów? Wyznacz ładunek jonu każdego
pierwiastka i napisz wzory tych cząstek.

82. Ułóż wzory elektronowe następujących jonów: Be2+,  P3–,  F– і  K+.
83. Nazwij trzy kationy i dwa aniony, które mają taką samą powłokę

elektronową, jak jon F–.
84. Który atom ma taką sama budowę elektronową jak jon glinu?

Napisz wzór elektronowy tej cząstki i przedstaw wariant graficzny.
85. Napisz wzory chemiczne cząstek, mających następującą budowę

elektronową zewnętrznego poziomu energetycznego  — 3 s23p6.
86. Atom którego pierwiastka mieści o 2 elektrony mniej niż jon magne-

zu?
87. Ułóż wzór elektronowy cząstki, która ma 16 protonów i 18 elektro-

nów. Nazwij tę cząstkę.
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wniosek: zewnętrzna 8-elektronowa powłoka jest dla
atomu wygodna i trwała1. Często jest nazywana
oktetem2elektronowym.

Atomy innych pierwiastków zdolne są zmieniać
swą budowę elektronową tak, żeby ostatni poziom
energetyczny mieścił osiem elektronów. Przy tym
atomy przemieniają się w jony.

Jony.Cząstki tego typu wchodzą w skład wielu
związków. 

Jon jest to naładowana cząstka, która tworzy się z atomu
wskutek utraty lub przyłączenia do niego jednego lub
kilku elektronów.

Jeżeli atom traci, na przykład, jeden elektron, to
on zamienia się na jon o ładunku +1, a w razie przy-
łączenia przez niego dwóch elektronów — na jon o
ładunku –2. Dodatnio naładowane jony nazywają
się kationami, a ujemnie naładowane — anionami. 

W chemicznym wzorze jonu ładunek jest ozna-
czany za pomocą górnego indeksu z prawej strony
od symbolu pierwiastka, przy czym z początku zapi-
suje się cyfrę (jedynki nie pisze się), a potem — znak
ładunku: Ba

2+
,  Н

+
,  Cl

–
,  S

2–
. Cząstki te będziemy

nazywać tak: jon (lub kation) sodu, jon (lub anion)
siarki.

Istnieją także jony utworzone przez kilka ato-
mów. Na przykład, do wodorotlenku sodu NaOH,
oprócz kationów sodu Na

+
, wchodzą aniony ОН

–

(jon wodorotlenkowy). 
Tworzenie dodatnio naładowanych jonów.

Sód (pierwiastek nr 11) jest umieszczony w ukła-
dzie okresowym po pierwiastku obojętnym neonie.
Jądro atomu sodu mieści 11 protonów (ładunek
jądra stanowi +11), dookoła niego przebywa tyle
samo elektronów. Jeden elektron z nich należy do
zewnętrznego (trzeciego) poziomu energetycznego,
a osiem — do przedostatniego poziomu (2 s

2
2p

6
). 

Podczas reakcji atom sodu łatwo oddaje elektron-
3si staje się jonem. Ładunek  tej cząstki obliczymy
tak: +11 (ładunek jądra albo sumaryczny ładunek
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1Trwałość atomu helu uwarunkowana jest tym, że 1. poziom energetyczny
jest zapełniony przez elektrony. 

2 Słowo pochodzi od łacińskiego octo — osiem.

Oktet 
elektronowy 

ns
2
np

6
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Chlorek sodu topi się przy temperaturze +801 °C,
(takiej temperatury w laboratorium szkolnym osią-
gnąć nie można), a wrze przy temperaturze 1140 °C.
Temperatury topnienia i wrzenia innego związku
jonowego — tlenku magnezu MgO — są jeszcze
wyższe: 2825 i 3600 °C. Objaśnić to można w ten
sposób: Jony Mg

2+
i О

2–
mają większe ładunki lecz

mniejsze promienie, niż jony Na
+

i Cl
–
, dlatego są

mocniej połączone. Dlatego więc, by roztopić tlenek
magnezu trzeba ten związek nagrzać do wyższej
temperatury niż chlorek sodu.

Substancje jonowe w stanie stałym nie przewo-
dzą prądu elektrycznego, a w stanie ciekłym (sto-
pionym) są przewodnikami elektrycznymi. 

Wiadomo, że prąd elektryczny — jest to ruch
skierowanych cząstek naładowanych (elektro-
nów, jonów). W stanie stałym jony w krysztale
są mocno połączone między sobą, mają swoje
ustalone położenie, nie mogą poruszać się.
Podczas topnienia pod wpływem ruchu cieplne-
go siły wiążące jony ulegają osłabieniu. Kry-
ształy ulegają rozpadowi na jony, które poru-
szają się w dowolnym kierunku. Substancje kry-
staliczne przemieniają się w ciecz. Podczas za-
nurzenia do roztworu elektrod połączonych ze
stałym źródłem prądu (akumulatorem) zaczyna
się ruch jonów. Kationy poruszają się do ujem-
nie naładowanej elektrody, a aniony — do do-
datnio naładowanej. W stopionej substancji
jonowej powstaje prąd elektryczny.   

Substancje o budowie atomowej i cząsteczkowej w
dowolnym stanie skupienia prądu elektrycznego nie
przewodzą, ponieważ składają się z elektrycznie obo-
jętnych cząstek — cząsteczek.   

Wnioski

Wiązanie jonowe — współdziałanie między
przeciwnie naładowanymi jonami w substancji.

Do związków jonowych należy wiele tlen-
ków oraz innych związków pierwiastków
metalicznych. 

Większość związków jonowych w warun-
kach zwykłych występuje w stanie krystalicz-
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(rys. 32, c, d, e). Każdy atom wodoru po otrzymaniu
dodatkowego elektronu, osiąga trwałą wygodną
dwuelektronową powłokę i strukturę, jak atom he-
lu — para elektronowa. 

Wiązanie chemiczne utworzone za pomocą wspólnych par
elektronowych, nazywa się wiązaniem kowalencyjnym1. 

Schemat powstania wiązania chemicznego między
atomami wodoru w cząsteczce można przedstawić
dwoma sposobami: H : Hlub H — H. Pierwszy za-
pis — jest to wzór elektronowy cząsteczki. Każdy elek-
tron jest oznaczony kropką. Drugi zapis — struktu-
ralny (graficzny)jest znany Ci z chemii z 7 klasy.
Odtąd będziesz wiedzieć, że za pomocą kreseczki
oznacza się wspólną parę elektronową dwu atomów. 

Tworzenie się cząsteczki wodoru z atomów moż-
na przedstawić według takiego schematu:

Н.+ .Н®Н :  Н
Wiązanie w cząsteczce HCl.Rozpatrzymy jak

łączą się dwa różne atomy (atomy różnych pier-
wiastków) wodoru i chloru w cząsteczkęHCl. 

uNapisz wzory elektronowe tych atomów.

W atomie wodoru mieści się jeden elektron, w ato-
mie chloru — 7 na zewnętrznym poziomie energe-
tycznym, z których jeden elektron jest niesparowany.
Dla obydwu atomów wygodnie jest otrzymać po
dodatkowym elektronie. Dzięki temu atom wodoru
zapełni swój jedyny poziom energetyczny, a atom
chloru po otrzymaniu jeszcze dodatkowego jednego
elektronu będzie miał zewnętrzny oktet elektronowy
(3 s

2
3p

6
).

W wyniku zbliżenia sie atomów wodoru i chloru
odbywa się nakładanie orbitalu-1satomu wodoru i
orbitalu-3patomu chloru (rys. 33); z odpowiednich
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1 Słowo pochodzi od łacińskiego przedrostka co- (co oznacza — z, razem) i
słowa „walencyjność” oznaczającego wartościowość.

Rys. 33.
Nakładanie się
orbitali atomów
podczas tworzenia
formacji cząsteczki
HCl: a— orbital-1s
atomu wodoru H; 
b — orbital-3p
atomu Cl
z niesparowanym
elektronemab
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?76.Dlaczego prawo okresowości sprzyjało odkryciu nowych pierwiast-
ków chemicznych?

77.Jakie są przyczyny występowania podobnych pierwiastków w jed-
nym minerale?

78.Dowiedz się z literatury oraz z Internetu tego, które wyższe uczel-
nie, instytuty naukowo-badawcze noszą imię D. Mendelejewa, jakie
znaczki pocztowe i monety wydano ku czci uczonego i odkrytego
przez niego prawa okresowości oraz układu okresowego. Przy-
gotuj informację o tym na lekcję chemii. 

DLA ZAINTeReSOWANyCh  

Pierwszy wariant układu okresowego pierwiastków 
chemicznych
1 marca 1869 roku D. Mendelejew na arkuszu papieru ułożył tabli-

cę, którą nazwał „Z doświadczenia badania układu pierwiastków,
opartego na ich wadze atomowej oraz na pokrewieństwie chemicz-
nym”. W tej tablicy (rys. 28) okresy były ulokowane pionowo, a grupy
pierwiastków — poziomo. Niektóre znaki pytania ukazywały na istnie-
nie nieznanych wtedy pierwiastków chemicznych, dla których uczony
zapisał przewidziane przez niego wartość względnych mas atomo-
wych. Inne znaki pytania świadczyły o konieczności przeprowadzenia
dodatkowych badań pierwiastków lub sprawdzenia obliczeń. 

Wkrótce D. Mendelejew nazwał swój układ pierwiastków chemicz-
nych okresowym, a po 2 latach sformułował prawo okresowości.
Jednak za datę odkrycia prawa okresowości uważany jest dzień poja-
wienia się pierwszego wariantu układu okresowego.  
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Rys. 28. 
Rękopis i pierwszy drukowany wariant układu okresowego. 
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Schemat 4
Charakterystyki atomów i jonów sodu i chloru
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Na Cl

R(Na)  >  R(Cl)
0,171 нм*      0,072 нм

[Ne]

R(Na+)  <  R(Cl–)
0,028 нм      0,074 нм

* 1 nm (nanometr) stanowi 10–9 m

R(Na+)  <  R(Na)
0,028 нм    0,171 нм

R(Cl–)  » R(Cl)
0,074 нм    0,072 нм

Na+ Cl–

ATOMy 

JONy

+11

І            ІІ       ІІІ

1 s2          2 s22p6   3 s1

І    ІІ      ІІІ

1 s2    2 s22p6  3 s23p5

+17

І      ІІ        

1 s2          2 s22p6    

+11

І    ІІ      ІІІ

+17

1 s2  2 s22p6 3 s23p6 [Ar]

Jony różnią się od atomów również pod wzglę-
dem właściwości. Atomy, z których składa się metal
sód mogą wstępować w reakcję z cząsteczkami
wody, natomiast jony H+ z tymi cząsteczkami nie
reagują. Atomy chloru łatwo łączą się w cząsteczki
Cl2, a z jonami Cl– jest to niemożliwe.

Wodór jest jedynym pierwiastkiem niemetalicz-
nym, atom którego może przemieniać się nie tylko
na anion H– lecz także na kation H+. Jon H+ jest w
roztworze wodnym dowolnego kwasu i nadaje
jemu smak kwaśny, zmienia zabarwienie indykato-
ra. Atomy wodoru takiej właściwości nie mają.
Atomy wodoru łatwo łączą się między sobą tworząc
cząsteczki H2, z których składa się substancja pro-
sta — wodór. Jony wodoru H– różnią się pod wzglę-
dem właściwości od atomów wodoru i od jonów H+.
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jonów nie mieszczą, na przykład, chlorowodoru
HCl, dwutlenku węgla CO2.

Aby układać wzory związków jonowych, trzeba
znać skład i ładunki odpowiednich kationów i
anionów. Należy pamiętać (ponieważ każda substan-
cja posiada ładunek neutralny), że w związku jono-
wym suma ładunków wszystkich kationów i anionów
równa się zero.

ćWICZeNIe. Ułóż wzór związku mieszczącego jony Fe3+ i SO4
2– (siarczanu

żelaza (III)).
Rozwiązanie 
Zapisujemy razem wzory kationu i anionu: Fe3+ SO4

2–. Znajdujemy
najmniejszą liczbę, która dzieli się bez reszty na wartości ładunków
jonów, czyli najmniejszą wspólną wielokrotność liczb 3 i 2. Jest to licz-
ba 6. Po podzieleniu jej na 3 i 2, otrzymujemy odpowiednie indeksy we
wzorze chemicznym. Bez ładunków jonów zapisujemy następujący
wzór związku: Fe2(SO4)3.  

Wzór jonowy związku wkazuje na stosunek w
nim kationów i anionów. Na przykład, w tlenku litu
Li2O:

 N(Li+) :  N(O2–) = 2 : 1.
Charakteryzując substancje, które składają się z

jonów wykorzystuje się pojęcie „jednostka wzoru”.
Jednostką wzoru tlenku litu Li2O jest obecny we
wzorze chemicznym zbiór dwóch jonów Li+ i jonu
O2–, a wodorotlenku sodu NaOH — zbiór jonu Na+ i
jonu ОН–. Treść zapisu 2NaCl jest taka: dwie jed-
nostki wzoru związku (ale nie dwie cząsteczki, któ-
rych w substancjach jonowych nie ma).

Budowa związków jonowych. Związki jonowe
w warunkach zwykłych są substancjami krystalicz-
nymi. 

Kryształ — to jest naturalne ciało stałe o płaskich
ściankach (powierzchniach) oraz prostych krawę-
dziach powierzchni. Taki kształt jest wynikiem sta-
łej kolejności w rozmieszczeniu atomów, cząsteczek
lub jonów w substancji.

Kryształy każdej substancji mają charaktery-
styczny kształt (rys. 29). Jeżeli patrzymy przez
szkło powiększające na sól kuchenną, to zobaczymy
wiele barwnych przezroczystych sześcianków.

Każdy kation substancji jonowej w krysztale
przebywa w kontakcie z pewną ilością anionów, a
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anion z taką samą lub inną ilością kationów. 
W dowolnym kierunku spostrzegamy pewną kolej-
ność kationów i anionów. Kolejność rozmieszczenia
jonów w środku kryształu zależy od składu substan-
cji, to znaczy od stosunku kationów i anionów, rów-
nież od stosunku promieni tych cząstek.

Oprócz krystalicznych substancji istnieją
jeszcze amorficzne (bezpostaciowe) substan-
cje stałe. do nich należy szkło. Składa się ono
z różnych jonów, które są bezładnie rozmie-
szczone w substancji. Ze szkła można zrobić
przedmiot dowolnego kształtu, lecz jeżeli
przedmiot szklany rozbijemy, to kawałki będą
miały dowolną niesymetryczną formę. 

sieci krystaliczne. Dla prawie wszystkich sub-
stancji stałych charakterystyczna jest budowa kry-
staliczna. Struktura kryształów nazywa się siecią
krystaliczną. Budowę wewnętrzną kryształów opisu-
je się za pomocą modeli. Jest to schemat lub model
objętościowy rozmieszczenia cząstek w niewielkiej
części kryształu (rys. 30). Za pomocą takiego modelu
można odtworzyć budowę substancji w całości.

Kulki w sieciach krystalicznych imitują cząstki
substancji — jony, atomy, cząsteczki. Są one roz-
mieszczone w węzłach sieci krystalicznej. W mode-
lach uproszczonych z kul i prętów (rys. 30, a) kulki
mają dowolne rozmiary i nie stykają się między
sobą. Są jeszcze modele „skalowe” (rys. 30, b).
W tych modelach promień kulek jest proporcjonal-

ny do promieni cząstek i najbliższe kulki mają kon-
takt między sobą (ponieważ cząstki są szczelnie
„zapakowane” w krysztale). Uproszczony (z kul i
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Rys. 29.
Kryształy 
naturalne

CaF2 NaCl
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Schemat przemiany atomu chloru w jon i wzory
elektronowe tych cząstek są następujące:

Cl +  e–  ® Cl–;

atom   Cl — 1 s22 s22p63 s23p5, sau  [ Ne]3 s23p5;
jon      Cl– — 1  s22 s22p63 s23p6, sau  [ Ar].

Aniony Cl– są w solach kwasu solnego — w chlor-
ku sodu NaCl, w chlorku wapnia CaCl2 oraz w
innych.   

u Napisz schemat przemiany atomu tlenu w odpo-
wiedni jon i wzory elektronowe tych dwóch czą-
stek.

Atomy pierwiastków niemetalicznych (oprócz obojęt-
nych) posiadają na zewnętrznym poziomie energetycz-
nym od czterech do siedmiu elektronów i są zdolne przy-
łączyć jeszcze dodatkowe elektrony, przemieniając się w
aniony.

Jony pierwiastków podgrup głównych mieszczą
na zewnętrznym poziomie energetycznym oktet elek-
tronów.

Czym różnią się jony od atomów. Właściwości
jonu i atomu każdego pierwiastka są różne.
Jednakowe zaś są ładunki jąder. Oprócz tego jony —
to cząstki naładowane, a atom jest elektrycznie obo-
jętny.

Odmienna budowa elektronowa atomu i jonu jest
przyczyną niejednakowych rozmiarów tych cząstek.
Atom sodu ma na 3. poziomie energetycznym jeden
elektron, a w jonie sodu elektrony rozmieszczone są
tylko na dwóch poziomach energetycznych. Dlatego
promień jonu Na+ jest o wiele mniejszy, niż promień
atomu sodu. W atomie chloru i w jonie Cl– elektro-
ny przebywają na trzech poziomach energetycz-
nych. Jednak jon chloru Cl–  posiada o jeden elek-
tron więcej. Dlatego promień jonu chloru jest więk-
szy.

Budowę elektronową atomów Na i Cl oraz jonów
Na+ i Cl–, a także promienie tych cząstek podano w
schemacie 4.
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Atomy prawie wszystkich pierwiastków nie mogą
długo istnieć osobno. Łączą się one z takimi samymi
lub innymi atomami. Wiele atomów pierwiastka
metalicznego łączy się i razem one tworzą metal.
Diament, grafit, fosfor czerwony posiadają połączo-
ne między sobą atomy pierwiastków niemetalicz-
nych. Dwa atomy tlenu łączą się, tworząc cząstecz-
kę O2. Z takich cząsteczek składa się gaz tlen. Woda
posiada cząsteczki H2O, które są utworzone przez
dwa atomy wodoru i jeden atom tlenu. Istnieją sub-
stancje, które składają się nie z atomów czy cząste-
czek, a z jonów.  

Reakcje między atomami, cząsteczkami, jonami, dzięki
którym te cząstki łączą i utrzymują się razem, nazywany
wiązaniem chemicznym.

Podczas łączenia się dowolnych cząstek wydziela
się energia, a podczas rozdzielania ich połączeń ona
jest pochłaniana. 
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RoZDZiAł2 Wiązania chemiczne 
i budowa substancji 

Trwałość powłok 
elektronowych. Jony 

Materiał paragrafu pomoże Сi:  
Øzrozumieć, jakie powłoki elektronowe atomów są

najtrwalsze;
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Łączyć się ze sobą mogą nie tylko przeciwnie na-
ładowane jony, lecz i elektrycznie obojętne atomy —
jednakowe lub różne. Dzięki temu istnieją substan-
cje o budowie cząsteczkowej i atomowej.

Wiązanie w cząsteczce H2. Najprostszym
przykładem powstania wiązania kowalencyjnego
(atomowego) może służyć tworzenie się cząsteczki
wodoru H2, która składa się z dwóch atomów wodo-
ru. Każdy z nich ma jeden elektron (rys. 32, a).
Wzór elektronowy atomu wodoru — 1 s1, a jego gra-

ficzny wariant 1s  .

Aby utworzyła się cząsteczka H2, dwa atomy wo-
doru muszą się przede wszystkim zbliżyć. Ze
zmniejszeniem odległości między nimi wzrasta
przyciąganie ujemnie naładowanego elektronu jed-
nego atomu do pozytywnie naładowanego jądra dru-
giego. W pewnym momencie odbędzie się kontakt
powłok (orbitali) (rys. 32, b) i częściowe ich wzajem-
ne przenikanie (rys. 32, c). Przy tym wzrasta odpy-
chanie się między jednoimiennie (dodatnio) nałado-
wanymi jądrami atomów. Gdy siły przyciągania i
odpychania będą zrównoważone, atomy zatrzymają
się (rys. 32, d). Powstanie chmura elektronowa
wspólna dla obu jąder atomów wodoru i elektrony
będą „wędrować” od jednego atomu do drugiego
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Rys. 32.
Tworzenie 
się cząsteczki
wodoru H2: 
a—dwa odrębne
atomy wodoru; 
b—kontakt 
atomówi; 
c, d, e —
cząsteczka H2
z nałożonymi
orbitalami 
i różnym 
rozmieszczeniem
elektronów
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b
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d
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nym. ich budowę przedstawia model — sieci
krystaliczne. każdy jon w krysztale związku
jonowego jest otoczony przez kilka jonów o
przeciwnym ładunku. 

Wiązanie jonowe jest dość trwałe. Dlatego
związki jonowe mają wysokie temperatury
topnienia i wrzenia. W stanie stopionym prze-
wodzą one prąd elektryczny.

?90.Jakie wiązanie chemiczne nazywa się jonowym? Co to są związki
jonowe?

91.Spośród podanych wzorów substancji wskaż te, które należą do
substancji jonowych: СO2,  O2,  Al2O3,  NH3,  Na2S,  HCl,  BaF2,  Fe.
Uzasadnij swój wybór.

92.Napisz wzory jonów, z których składają się:  
а) tlenki   ZnO,  Cr2O3;  b) zasady  LiOH,  Ba(OH)2. 

93.Z podanych jonów ułóż wzory związków: 
а)  Ag

+
та  O

2–
;  c)  Fe

3+
і  NO3

–
;

b)  Sr
2+

та  ОН
–
; d)  Na

+
і  PO4

3–
.

94.Skomentuj treść zapisów  2 BaO, 3 Mg(NO3)2, 4 K2CO3.
95.Co to są sieci krystaliczne? Jakie cząstki mieszczą się w węzłach

sieci krystalicznnych następujących substancji:  CaS,  Li3N,  BaH2,
KOH?

96.Który z podanych związków ma wyższą temperaturę topnienia:  
а)  Li2O  чи  Na2O;    b)  CaO  чи  CaF2? 

Odpowiedź uzasadnij i sprawdź, znajdując odpowiednią informację
w Internecie.

97.Oblicz części masy jonów w następujących związkach:  Mg3N2і
Mg(OH)2.
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Wiązanie kowalencyjne

Materiał paragrafu pomoże Ci:  
Øzrozumieć jak łączą się atomy między sobą;
Øwyjaśnić, jakie wiązanie nazywa się kowalencyj-

nym;
Ørozróżniać proste, podwójne i potrójne wiązania ko-

walencyjne.

67

Øzapisywać wzory jonów;
Øwyznaczać budowę elektronową jonów;
Øwyjaśnić, czym jony różnią się od atomów.

Budowa elektronowa atomów pierwiast-
ków obojętnych. Spośród wszystkich substancji
prostych tylko helowce (gazy szlachetny) składają
się z odrębnych atomów: hel, neon, argon, krypton,
ksenon i radon. Gazy szlachetne uważano bardzo
długo za chemicznie obojętne (nieczynne). Nie uda-
wało się przeprowadzać reakcji chemicznych z ich
udziałem1. Przyczynę tego, że te pierwiastki są che-
micznie bierne udało się wyjaśnić po odkryciu budo-
wy atomów. 

Budowa elektronowa atomów pierwszych trzech
pierwiastków obojętnych jest następująca: 

1 s

He — 1 s
2
;

2s
2p

Ne — 1 s
2
2s

2
2p

6
; ...(elektrony zewnętrzne)

3s
3p

Ar — 1 s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

6
; ...(elektrony zewnętrzne)

Dwa elektrony w atomie helu zapełniają pierwszy
poziom energetyczny. Powłoka elektronowa atomu
neonu składa się z dwóch zapełnionych poziomów:
npierwszy poziom mieści 2 elektrony, a drugi — 8.
W atomie argonu, oprócz tych poziomów, jest trzeci
niezapełniony; na nim mieści się 8 elektronów,
które zapełniają podpoziomy -3si -3p.

Atomy kryptonu, ksenonu i radonu też mają na
ostatnim (niezakończonym) poziomie energetycz-
nym po 8 elektronów (wśród nich dwa elektrony-s,
sześć elektronów-p).

Biorąc pod uwagę chemiczną bierność gazów szla-
chetnych i budowę ich atomów można wyciągnąć
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1W drugiej połowie XX w. chemicy otrzymali niektóre związki kryptonu,
ksenonu i radonu z fluorem i tlenem.
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zowanych lub niespolaryzowanych. W tym nam
pomoże tabela elektroujemności. Jeżeli atomy mają
jednakową elektroujemność, to wiązanie między
nimi jest niespolaryzowane. Kowalencyjne, niespo-
laryzowane wiązanie jest, na przykład, w cząstecz-
kach N2, PH3, CS2. Atomy pierwiastków niemeta-
licznych, które mają różną elektroujemność łączą
się wiązaniem kowalencyjnym spolaryzowanym.

Rozpatrzymy cząsteczkę wody H2O. Między ato-
mem tlenu i każdym atomem wodoru istnieje proste
wiązanie kowalencyjne spolaryzowane; takich wią-
zań w cząsteczce jest dwa. Ponieważ tlen ma więk-
szą elektroujemność (3, 5) niż wodór (2, 1), to atom
tlenu silniej przyciąga ku sobie wspólne pary elek-
tronowe:
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Tabela 6

Wartość elektroujemności pierwiastków 1–3 okresów

Grupy
І ІІ ІІІ ІV V VI VII VIII

okresy

1

2

3

H
2,1

He
—

Li
1,0

Be
1,5

B
2,0

C
2,5

N
3,0

O
3,5

F
4,0

Ne
—

Na
0,9

Mg
1,2

Al
1,5

Si
1,8

P
2,1

S
2,5

Cl
3,0

Ar
—

Warto wiedzieć
Ładunek 
elektryczny 
na każdym 
atomie wodoru 
w cząsteczce
wody stanowi 
+0,17, a na atomie
tlenu –0,34.

H  H
Оd+ d+
2d–

® ®

H  H
О

A więc wiązanie kowalencyjne w cząsteczce wody
jest spolaryzowane. 

Im większa jest różnica elektroujemności pier-
wiastków, tym bardziej spolaryzowany jest związek
między atomami.

Wnioski

Jeżeli wiązanie kowalencyjne tworzy się
między atomami różnych pierwiastków, to one
otrzymują niewielke ładunki. Do ich powstania
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?
113. Co to jest oddziaływanie międzycząsteczkowe? Czym ono jest

uwarunkowane?
114. Związek X w warunkach normalnych jest w stanie stałym, posiada

zapach, przy słabym ogrzewaniu topi się. Ta substancja jest czą-
steczkowa czy jonowa? Jaki typ wiązania chemicznego ona po-
siada? Odpowiedź objaśnij. 

115. Wskaż wśród wymienionych substancji, substancje cząsteczko-
we: parafina, alkohol etylowy, wodorotlenek sodu, tlenek wapnia,
azot, cyna, tlenek krzemu(IV). Uzasadnij swój wybór.

116. Czy można określić budowę substancji (czy jest ona cząsteczko-
wa, jonowa czy atomowa) na podstawie zewnętrznego wyglądu,
stanu skupienia? Odpowiedź uzasadnij. 

117. Znajdź współzależność:
wzór substancji               temperatura topnienia, ° C

1)  NaH;                                    а) +638;
2)  HCl;                                      b) –114. 

Podaj potrzebne objaśnienia.
118. Spróbuj objaśnić, dlaczego substancje proste halogeny w warun-

kach zwykłych występują w różnych stanach skupienia: fluor F2 i
chlor Cl2 są to gazy, brom Br2 — ciecz, a J2 — stała substancja
krystaliczna.

119. Chlorowodór HCl i fluor F2 mają cząsteczki o jednakowej w przy-
bliżeniu masie (potwierdź to), lecz ich temperatury wrzenia –84 °C
(HCl) i –187 °C (F2) różnią się istotnie. Objaśnij przyczynę takiej
różnicy.

120. Związek, który ma wzór SiC, posiada atomowe sieci krystaliczne.
Sprognozuj jego właściwości fizyczne i sprawdź swe przypuszcze-
nia, znajdując odpowiednią informację w Internecie.

DOśWIADCZeNIe DOMOWe

Badanie właściwości fizycznych substancji 
o różnej budowie: wody, soli kuchennej, piasku
Znajdź w Internecie lub w innych źródłach informacji temperatury

topnienia i wrzenia soli kuchennej (chlorku sodu) oraz piasku (tlenku
krzemu (IV)) i zapisz je do zeszytu. Do tych danych dodaj temperatu-
ry zamarzania i wrzenia wody, stan skupienia tych substancji w
warunkach zwykłych, a także informację o tym, czy rozpuszczają się
w wodzie czy nie, sól i piasek.
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tlenek wodoru  H2O2 (woda utleniona). Graficz-
ny wzór jego cząsteczki ma wygląd:
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Rys. 36.
Sieci krystaliczne 
(z kul i prętów) 
substancji 
cząsteczkowych Jod І2 Lód Н2О

H

H

О–О

Takie właśnie cząsteczki (a nie HO) mieszczą
się w tej substancji. Wzór H2O2, który przedsta-
wia prawdziwy skład cząsteczki nazywa się wzo-
rem rzeczywistym (wzór HO jest najprostszym).

Bywa, że ten sam najprostszy wzór odpowia-
da kilku substancjom o budowie cząsteczko-
wej, posiadającym różne wzory rzeczywiste.

substancje o budowie atomowej. Istnieją
substancje, w których wszystkie atomy połączone są
ze sobą wiązaniami kowalencyjnymi. Do nich nale-
żą substancje proste kilku pierwiastków niemeta-
licznych (na przykład, bor, grafit, diament, krzem),
niektóre substancje złożone (na przykład, tlenek
krzemu(IV) SiO2). Kryształ substancji składającej
się z atomów jest niby jedna olbrzymia cząsteczka
(rys. 37). Ponieważ wiązania kowalencyjne są trwa-
łe, substancje o budowie atomowej cechuje wysoka
temperatura topnienia i wrzenia. One praktycznie
nie rozpuszczają się w wodzie oraz w innych roz-
puszczalnikach. Niektóre cechuje wysoka twardość
(diament).

Metale składają się ze szczelnie „spakowa-
nych” atomów. ich orbitale zewnętrzne nakła-
dają się na siebie i elektrony stale przechodzą
od jednych atomów do innych. dzięki temu
metale przewodzą prąd elektryczny oraz mają
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Tę właściwość mają jod I2, tlenek węgla(IV) CO2,
(rys. 35). 

Stały tlenek węgla (iV) nazywamy „suchym
lodem”. Przy podwyższonej temperaturze on
przemienia się odrazu w gaz (dwutlenek węg-
la), to jest, nie topi się, a wyparowuje („wysy-
cha”) (rys. 35, b). Suchy lód dawniej wykorzy-
stywano do przechowywania lodów.

Zwykły lód przy temperaturze niższej od 0 °C
też przekształca się w parę, lecz bardzo powo-
li. dzięki temu wyprana bielizna wysycha także
na mrozie. 

Wiele substancji o budowie cząsteczkowej ma
zapach, na przykład, dwutlenek siarki SO2. Sub-
stancja ta tworzy się podczas zapalania zapałki
(siarka wchodzi w skład jej główki). Gaz amoniak
NH3 też łatwo poznać po zapachu. On ulatnia się z
wodnego roztworu tego związku, który potocznie
nazywa się „amoniak”. Każdemu znany jest zapach
kwasu octowego CH3COOH, roztwór którego —
ocet, wykorzystuje się w gospodarstwie domowym.

Substancje o budowie cząsteczkowej, w każdym
stanie skupienia nie przewodzą prądu elektryczne-
go (spróbuj to objaśnić). Dużo stałych substancji o
budowie cząsteczkowej charakteryzuje się uporząd-
kowanym rozmieszczeniem cząsteczek, tworząc
kryształy (rys. 36). 

Wzory chemiczne substancji cząsteczko-
wych wskazują na skład ich cząsteczek. 
W niektórych przypadkach mogą one mieć in-
deksy wielokrotne. Weźmy, na przykład, nad-
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a b

Rys. 35.
Sublimacja 
jodu (a) i tlenku
węgla(IV) (b) 
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on –0,2), a atom wodoru — takiego samego ładunku
według wartości, lecz dodatniego (+0, 2).

Do ogólnego oznaczania wyrażonych ułamkiem
ładunków na atomach stosuje się grecką literę δ
(„delta”) razem ze znakiem „+” lub „–”.Tę osobli-
wość wiązania kowalencyjnego w cząsteczce chlor-
ku wodoru zaznacza się następująco: 

d+ d–
H®Cl   sau    HCl.

Wiązanie kowalencyjne, przy tworzeniu którego odbywa
się przesunięcie jednej lub kilka wspólnych par elektro-
nowych w kierunku jednego z atomów, nazywa sięwiąza-
niem kowalencyjnym spolaryzowanym, gdy nie ma prze-
sunięcia wspólnych par elektronowych — niespolaryzo-
wanym.   

Właściwość atomu pierwiastka przyciągania do siebie
wspólnej wiążącej pary elektronowej nazywa się elektro-
ujemnością.

Wzór H–Cl pozwala wywnioskować, że chlor jest
bardziej elektroujemnym pierwiastkiem niż wodór.

Żeby ocenić elektroujemność pierwiastków, moż-
na posługiwać się tablicą ułożoną przez amerykań-
skiego uczonego L. Polinga (tab. 6). Według niej naj-
mniejszą elektroujemność wykazuje pierwiastek
cez, największą — fluor. Pierwiastki metaliczne
mają niższą wartość elektroujemności niż niemeta-
liczne, ponieważ atomy pierwiastków metalicznych
są zdolne oddawać elektrony i przekształcać się na
kationy, a atomy pierwiastków niemetalicznych —
przyłączać elektrony i przekształcać się na aniony.

Elektroujemność pierwiastków w okresach wzrasta z
lewej strony do prawej, a w grupach (podgrupach głów-
nych) — od dołu do góry.  

W tabeli 6 nie została podana wartość elektro-
ujemności helu, neonu, argonu. Atomy tych pier-
wiastków nie są zdolne do łączenia się z innymi ato-
mami, a także do przekształcenia się w kationy lub
aniony.

Elektroujemność pierwiastków pozwala nam
przewidywać możliwość tworzenia wiązań spolary-
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93

Z jakich cząstek — atomów, cząsteczek, jonów - składa się każda
substancja?

Sporządź tabelkę i umieść w niej zebraną informację o właściwo-
ściach substancji oraz ich budowie.

Spróbuj wyjaśnić, jak budowa znanych substancji — wody, soli
kuchennej oraz piasku — wpływa na ich właściwości fizyczne.
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Stopień utlenienia  

Materiał paragrafu pomoże Ci: 
Øwyjaśnić, co nazywamy stopniem utlenienia pier-

wiastka;
Øukładać wzory związków według wartości stopnia

utlenienia pierwiastków;
Øwyznaczaćstopnie utlenienia pierwiastków według

wzorów chemicznych związków.

Atomy są to cząstki elektrycznie obojętne. Pozos-
tają one takimi, łącząc się w cząsteczki substancji
prostych. Lecz, na atomach, które mieszczą się w
substancjach złożonych pojawiają się niewielkie
ładunki dodatnie i ujemne. Jest to skutkiem prze-
sunięcia wspólnej wiążącej pary elektronowej do
atomu pierwiastka o większej elektroujemności. 

W § 16 dokładnie rozpatrzono cząsteczkę chloro-
wodoru HCl. W cząsteczce chlorowodoru HCl ist-
nieje wiązanie kowalencyjne spolaryzowane: wspól-
na wiążąca para elektronowa jest przesunięta do 
elektroujemnego atomu chloru (H:Cl, H ®Cl). Na
tym atomie jest niewielki ładunek ujemny, a na ato-
mie wodoru — dodatni. Te ładunki mają jednakową
wartość, lecz różne ładunki: 

d+ d–
HCl (d= 0,2).

Jeżeli wspólną parę elektronową całkowicie
„przekazać” dla atomu chloru (wtedy ona już nie
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ćWICZeNIe 2. Wyznaczyć stopień utlenienia pierwiastków w związku o
wzorze K4P2O7.

Rozwiązanie
Potas jest pierwiastkiem metalicznym. Stopień utlenienia jego jest

dodatni (prawidłowość 1) i stanowi +1, ponieważ potas jest pierwiast-
kiem I grupy (prawidłowość 5). Stopień utlenienia tlenu w związku
stanowi –2 (prawidłowość 3). Stopień utlenienia fosforu obliczamy,
posługując się prawem elektroobojętności substancji:

+1  x–2
K4P2O7;

4•1 + 2• х+ 7•(–2) = 0; 
 х= (14 — 4) : 2 = 5.

Wzór dwufosforanu potasu o wyznaczonych stopniach utlenienia
+1 +5–2

jest następujący  — K4P2O7.

ćWICZeNIe3. Ułóż wzór związku magnezu z azotem.
Rozwiązanie
Magnez jest pierwiastkiem metalicznym II grupy, a więc jego stopień

utlenienia wynosi +2 (prawidłowość 1 i 5). Azot jest pierwiastkiem nie-
metalicznym; jest umieszczony w V grupie. W związkach z pierwiast-
kami metalicznymi azot wykazuje ujemny stopień utleniania, który
stanowi 5 – 8 = –3 (prawidłowość 6). Zapisujemy wzór związku z nie-
wiadomymi indeksami i wskazujemy stopnie utlenienia pierwiastków:

+2    –3
MgxNy.

Dalej szukamy najmniejszą wspólną liczbę, która dzieli się bez resz-
ty na wartości stopnia utlenienia pierwiastków (jest to 6). Dzieląc ją na
2, otrzymujemy ilość atomów magnezu we wzorze związku (6 : 2 = 3),
a dzieląc na 3 —otrzymujemy ilość atomów azotu (6 : 3 =2). 

Wzór związku —  Mg3N2.

Wartość stopnia utlenienia i wartościowość czę-
sto są ze sobą takie same (na przykład, wodoru w
związku HCl, węgla w związku CO2). Jednak nie
należy ich mylić i zamieniać jedno drugim dlatego,
że pojęcie „stopień utlenienia” i „wartościowość”
mają różną treść. Stopień utlenienia coraz szerzej
stosuje się jako wielkość uniwersalną i jednoznacz-
ną, przydatną do klasyfikacji substancji (dla sub-
stancji cząsteczkowej i atomowej ona ma umowny
charakter). Pojęcie „wartościowość” stopniowo traci
swoje znaczenie w chemii, ale pozostanie w historii
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niesparowanych elektronów tworzy się wspólna
para elektronów.

Wzór elektronowy i graficzny cząsteczki chloro-
wodoru i schemat tworzenia się cząsteczki z ato-
mów jest następujący:

H: Cl;  Н–Сl; 
H.+  .Cl® H:Cl

Jest to uproszczony wzór, w którym przedstawio-
no tylko wspólną parę elektronów. Jeżeli są ukaza-
ne wszystkie zewnętrzne elektrony każdego atomu,
to otrzymamy pełnywzór elektronowy. Odpowiedni
schemat tworzenia się cząsteczki chlorowodoru jest
następujący:

..    ..
H.+ .Cl: ®H:Cl: ..  ..

Wiązanie w cząsteczkach o2i n2. Między ato-
mami tlenu w cząsteczce tlenu O2 jest wiązanie ko-
walencyjne, które różni się od wiązań w cząstecz-
kach H2 i HCl.

Wzór elektronowy atomu tlenu 1 s
2
2s

2
2p

4
i jego

wariant graficzny jest następujący:  
2p

2s

1s

W orbitalach-patomu mieszczą się dwa niesparo-
wane elektrony. Przy połączeniu dwóch atomów tlenu
te elektrony tworzą dwie wspólne pary elektronów:

О· + ·О ®О::О ..  
Teraz każdy atom ma oktet zewnętrznych elektro-
nów. Pełny wzór elektronowy cząsteczki tlenu — ....
O::O, graficzny (strukturalny) — O = O. ....

Wiązanie kowalencyjne, utworzone za pomocą jed-
nej wspólnej pary elektronów (na przykład, w czą-
steczkach H2i HCl) nazywa się prostym(pojedyń-
czym), a za pomocą dwóch par (w cząsteczce O2) —
podwójnym. Istnieje jeszcze potrójnewiązanie, które
tworzy się z trzech par elektronów. Takim wiązaniem
są połączone atomy azotu w cząsteczce azotu N2:

: N.:.:N: NºN
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1 s
2
2s

2
2p

4
;
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Substancje o budowie 
cząsteczkowej i atomowej

Materiał paragrafu pomoże Ci:  
Ø wyjaśnić budowę substancji składających się z cząs-

teczek;
Ø objaśniać właściwości fizyczne substancji o budo-

wie cząsteczkowej;
Ø zrozumieć budowę i właściwości fizyczne substancji

składających się z atomów.

oddziaływanie międzycząsteczkowe. Sub-
stancja może przebywać w trzech stanach skupie-
nia. Stan stały i ciekły istnieje w substancjach o
budowie cząsteczkowej dzięki temu, że cząsteczki
przyciągają się do siebie, choć każda z nich jest
cząstką nienaładowaną. Takie zjawisko nazywa się
oddziaływaniem międzycząsteczkowym.

W odróżnieniu od mocnych wiązań jonowych oraz
kowalencyjnych, wiązanie międzycząsteczkowe jest
dość słabe. Istnieje ono dzięki wzajemnemu przycią-
ganiu się elektronów jednej cząsteczki do jąder ato-
mów innych cząsteczek, a w wielu wypadkach jeszcze
dzięki wzajemnemu przyciąganiu się atomów o nie-
wielkich ładunkach przeciwnych (§16), które należą
do różnych cząsteczek. Takie oddziaływanie istnie-
je, na przykład, w wodzie, niektórych związkach
organicznych. Jest ono ważnym warunkiem istnienia
żywych organizmów na naszej planecie. 

Właściwości fizyczne substancji o budowie
cząsteczkowej. Ponieważ cząsteczki są słabo przy-
ciągane jedna do drugiej, to substancje o budowie czą-
steczkowej istotnie różnią się od substancji o budowie
jonowej według właściwości fizycznych. Substancje o
budowie cząsteczkowej charakteryzują się małą twar-
dością, niską temperaturą topnienia i wrzenia, są
lotne, łatwotopliwe. Niektóre substancje o budowie
cząsteczkowej przy ogrzewaniu przechodzą ze stanu
stałego od razu w stan gazowy, pomijając stan ciekły.
Takie zjawisko nazywa się sublimacją¹. 
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1 Termin pochodzi od łacińskiego słowa sublimare — unosić ku górze.
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DOśWIADCZeNIe LABORATORyJNe NR 1

Badanie właściwości fizycznych 
substancji o budowie atomowej, 
cząsteczkowej oraz jonowej

Wydano Ci takie substancje: grafit, mocznik, bromek
potasu. Znajdują się one w podpisanych naczyniach. Masz
do dyspozycji probówki, łopatkę chemiczną, naczynie z
wodą do przemywania, palnik spirytusowy lub suche pali-
wo. 

Zbadaj, jak zachowują się substancje przy nagrzewaniu.
Co obserwujesz? O jakiej budowie substancji świadczy wynik
doświadczenia z mocznikiem? Zbadaj, czy każda z substancji
rozpuszcza się w wodzie. 

Uzupełnij tabelę, w której zapisz wyniki przeprowadzo-
nych doświadczeń.
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Rys. 37.
Substancje 
o budowie 
atomowej oraz 
ich sieci 
krystaliczne 

Diament C

Kwarc SiO2

inne charakterystyczne właściwości. Substan-
cje te posiadają szczególne (metaliczne) wiąza-
nie, które różni się od wiązania jonowego i
kowalencyjnego.

Charakterystyka
substancji Grafit 
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Opisane w tym i w poprzednich paragrafach wia-
domości o wiązaniach chemicznych i budowie sub-
stancji uogólnia schemat 5.

Schemat  5
Rodzaje wiązań chemicznych i struktura substancji

substancja

Budowa

Właściwości fizyczne:
…

Rodzaj wiązania chemicznego

Mocznik Bromek
potasu

Kowalencyjne

WIąZANIe CheMICZNe

Jonowe 

Wnioski

Cząsteczki słabo przyciągają się do siebie.
Dlatego substancje o budowie cząsteczkowej
mają niewysoką twardość, niskie temperatu-
ry topnienia i wrzenia, niektóre posiadają
zapach. substancje cząsteczkowe nie przewo-
dzą prądu elektrycznego. 

W substancjach o budowie atomowej wszyst-
kie atomy są mocno połączone ze sobą.
Właściwości fizyczne tych substancji są takie:
wysokie temperatury topnienia i wrzenia, nie
rozpuszczają się w wodzie, niektóre mają wy-
soką twardość. 

Substancje 
cząsteczkowe  

Substancje o
budowie atomowej

substancje
jonowe
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przyczynia się przesunięcie wspólnych wiążą-
cych par elektronów od jednych atomów do
innych. Takie wiązanie kowalencyjne nazy-
wa się spolaryzowanym. Jeżeli przesunięcia
wspólnych par elektronowych nie ma, to wią-
zanie jest niespolaryzowane. 

Właściwość atomu przyciągania do siebie
wspólnej z innym atomem pary elektronowej
nazywa się elektroujemnością. Elektroujem-
ność pierwiastków wzrasta w okresach z le-
wej strony do prawej, a w grupach (podgru-
pach głównych) — z dołu do góry. 

?
104. Dlaczego na atomach, połączonych wiązaniem kowalencyjnym

mogą powstawać niewielkie ładunki? Jakie wiązanie kowalencyj-
ne nazywa się spolaryzowanym, a jakie niespolaryzowanym ?

105. Co to jest elektroujemność pierwiastka?
106. W każdym z podanych wzorów substancji podkreśl symbol pier-

wiastka o największej elektroujemności: AlCl3,  CF4,  SO2,  NaH,
N2O5,  LiOH,  HClO4. Skorzystaj z danych tabeli 6.

107. Spośród podanych wzorów wskaż te, które odpowiadają substan-
cjom o wiązaniu jonowym, kowalencyjnym spolaryzowanym,
kowalencyjnym niespolaryzowanym: HF,  CO2,  MgO,  Li3N,  Br2,
NCl3. Objaśnij swój wybór.

108. Oznacz ładunki na atomach, posługując się literą δ (delta) w
następujących cząsteczkach: OF2,  NH3,  SCl4,  SiH4. Które wiąza-
nie w tych cząsteczkach jest najbardziej polarne, a które naj-
mniej?

109. Według danych tabeli 6 ułóż szereg pierwiastków niemetalicz-
nych, w którym elektroujemność będzie zmniejszać się z lewej
strony do prawej.

110. Jak zmienia się elektroujemność pierwiastków w okresach i w
podgrupach głównych układu okresowego?

111. Wskaż prawidłowe zakończenie zdania „Wartość elektroujemno-
ści potasu i wapnia stanowi odpowiednio ...”:

а) 0,8  і 1,0;  c) 1,0  і 1,2;
b) 1,0  і 0,8;   d) 0,8  і 0,6. 

Posługując się tabelą 6, porównaj wartość elektroujemności pier-
wiastków podobnych do potasu i wapnia.

112. Pierwiastki we wzorach chemicznych związków często zapisuje-
my w kolejności wzrastania ich elektroujemności. Wybierz spo-
śród podanych wzorów te, w których dotrzymano tej kolejności:
Na2CO3,  NH3,  SiO2,  H2S,  NaOH,  CH4,  HNO3.
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Z podanego materiału można wyciągnąć wniosek,
że warunkiem tworzenia się wiązania kowalencyj-
nego między atomami jest obecność jednego lub
kilku niesparowanych elektronów w każdym ato-
mie. Zapamiętaj: wiązaniem kowalencyjnym łączą
się atomy pierwiastków niemetalicznych. 

Wiązanie kowalencyjne istnieje w substan-
cjach prostych i złożonych nie tylko o budowie
cząsteczkowej, lecz i atomowej (rys. 34). nie
posiadają go tylko gazy obojętne. 
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Rys. 34. 
Wiązania 
kowalencyjne
tlenku krzemu(IV)
SiO2

Wnioski

Wiązaniem kowalencyjnym nazywa się wią-
zanie chemiczne utworzone za pomocą jednej,
dwu lub trzech wspólnych par elektronowych
z niesparowanych elektronów tych atomów.

Wiązanie między atomami utworzone za
pomocą jednej wspólnej pary elektronowej
nazywa się prostym, dwóch par elektrono-
wych — podwójnym, trzech par — potrójnym. 

Pierwiastki niemetaliczne łączą się między
sobą za pomocą wiązania kowalencyjnego.

?
98.Jakie wiązanie nazywa się kowalencyjnym? Między jakimi cząstka-

mi ono powstaje?
99. Dlaczego a) atom magnezu; b) atom neonu nie mogą brać udziału

w utworzeniu wiązania kowalencyjnego? 
100. Spośród podanych wzorów wskaż te, które należą do substancji o

wiązaniu kowalencyjnym:  I2,  H2О,  NaBr,  BaS,  K2O,  Ca3N2,  NH3.
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suma stopni utlenienia wszystkich atomów w każdym
związku chemicznym jest równa zeru.

Jest to prawo elektroujemności (elektroobojętno-
ści)substancji jonowych, a rozpowszechnia się ono
także na substancje dowolnej budowy (jonowej, czą-
steczkowej, atomowej).

To prawo wykorzystujemy się przy układaniu
wzorów związków chemicznych lub przy ich spraw-
dzaniu. Wzór tlenku glinu Al2O3jest prawidłowy,
ponieważ suma stopni utlenienia wszystkich ato-
mów (suma ładunków wszystkich jonów w jednost-
ce wzoru) stanowi 2 • (+3) + 3 • (–2) = 0.

Stopień utlenienia pierwiastka może równać się
zeru. Pierwiastki w substancjach prostych mają sto-
pień utlenienia równy zeru niezależnie od tego, czy
występują w postaci atomów czy cząsteczek – wodór
H2, siarka S8, żelazo Fe itd. (objaśnij to). Po-
dobnie stopień utlenienia jest równy zeru w związ-
kach utworzonych przez pierwiastki o jednakowej
elektroujemności, na przykład, — w fosfinie PH3, 
w siarczku węgla(IV) CS2i in.

Żeby wyznaczać stopień utlenienia pierwiastka w
związkach według ich wzorów chemicznych, a także
układać wzory związków należy znać następujące
prawidłowości:
1)tylko dodatnią wartość stopnia utlenienia mają

pierwiastki metaliczne;
2)stopień utlenienia wodoru w związkach z pier-

wiastkami niemetalicznymi wynosi +1, a w
związkach z pierwiastkami metalicznymi dorów-
nuje –1;

3) stopień utlenienia tlenu prawie we wszystkich
związkach wynosi –2 ;

4) fluor, który jest najbardziej elektroujemnym pier-
wiastkiem zawsze we wszystkich związkach ma
stopień utlenienia –1;

5) maksymalny (dodatni) stopień utlenienia pier-
wiastka jest zgodny z numerem grupy, w której
on jest umieszczony;

6) minimalny (ujemny) stopień utlenienia pier-
wiastka niemetalicznego dorównuje numerowi
grupy minus 8.
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będzie wspólną), to do atomu chloru powróci jego
elektron, który brał udział w tworzeniu wspólnej
pary wiązania kowalencyjnego i przybędzie jeszcze
elektron od atomu wodoru. A więc atom chloru ma
teraz o jeden elektron więcej i otrzyma ładunek –1.
A atom wodoru który stracił swój jedyny elektron,
otrzyma ładunek +1. 

Umowny, wyrażony całymi liczbami, ładunek atomów w
substancji nazywa się stopniem utlenienia.

Stopień utlenienia zapisuje się we wzorach che-
micznych nad symbolem pierwiastka. Stopień utle-
nienia oznacza się cyfrą arabską ze znakiem „+”
lub „–” umieszczonych przed liczbą: 

+1–1
HCl.

ćWICZeNIe1. Określ stopień utlenienia atomów w amoniaku Nh3.

Rozwiązanie
Amoniak jest związkiem cząsteczkowym. W cząsteczce NH3trójwar-

tościowy atom azotu jest połączony prostymi wiązaniami kowalencyj-
nymi z każdym atomem wodoru: 
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·· – Н:N: H,       Н–N–H.
НН

Wiązanie N–H jest polarne, ponieważ pierwiastki różnią się elektro-
ujemnością. Azot ma większą elektroujemność niż wodór (tab. 6).
Przekażemy wszystkie trzy wspólne pary trzem atomom azotu. W
wyniku tego atom azotu otrzyma ładunek –3, ponieważ do niego,
oprócz swoich trzech elektronów, nadchodzą trzy „cudze” — od ato-
mów wodoru. Każdy atom wodoru nabył ładunek +1, ponieważ stracił
elektron, oddając je atomom azotu. Wzór ze stopniami utlenienia pier-
wiastków będzie miał następujący wygląd:

–3+1
N H3.

Jeżeli substancja jest jonowa i składa się z prostych (jednoatomo-
wych) jonów, to stopień utlenienia każdego pierwiastka jest zgodny z
ładunkiem odpowiedniego jonu, to jest z rzeczywistym a nie z umow-
nym ładunkiem cząstki. Zapiszmy wzór związku wraz ze stopniami
utlenienia pierwiastków:

+1   –1 +3  –2
NaCl,      Al2O3.

(Ładunek jonu, jak już wiesz, zapisuje się w górze z prawej strony od
symbolu pierwiastka, ukazując najpierw cyfrę (jedynkę opuszcza się),
a potem znak: Na

+
,  Al

3+
,  Cl

–
,  O

2–
.)
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101. Napisz wzory elektronowe uproszczone i pełne, oraz wzory gra-
ficzne cząsteczek F2,  Cl2O  і  PH3.

102. Rozpatrz tworzenie się wiązania kowalencyjnego przy połączeniu
dwóch atomów fluoru w cząsteczkę F2. Nazwij orbitale, które
nakładają się na siebie. Opisz cechy szczególne tego wiązania.

103. Scharakteryzuj wiązanie chemiczne w cząsteczce wody. Ułóż
schematy tworzenia się tej cząsteczki z atomów wodoru i tlenu,
posługując się uproszczonymi i pełnymi wzorami elektronowymi
cząstek. Przedstaw wzór graficzny cząsteczki wody.
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Wiązanie kowalencyjne 
niespolaryzowane 
i spolaryzowane.
elektroujemność pierwiastków

Materiał paragrafu pomoże Ci:  
Øzrozumieć, dlaczego w cząsteczkach na atomach

różnych pierwiastków powstają ładunki elektryczne;
Øwyjaśnić, jaka właściwość atomu nazywa się elektro-

ujemnością.

Związków złożonych jest o wiele więcej niż pro-
stych. Dlatego wiązanie kowalencyjne między róż-
nymi atomami spotykamy częściej, niż między jed-
nakowymi. W takich wypadkach wspólne pary elek-
tronowe przeważnie należą „bardziej” do jednego z
atomów. 

Rozpatrzymy cząsteczkę chlorowodoru HCl.
Zgodnie z wynikami badań ustalono, że dwa elek-
trony tej cząsteczki wiązania kowalencyjnego czę-
ściej przebywają w atomie chloru, niż w atomie
wodoru. Okazuje się, że wspólna wiążąca para elek-
tronowa jest przesunięta w kierunku atomu chloru:

H   :  Cl.
Przy tym atom chloru nabywa niewelkiego ujem-

nego ładunku mniejszego od cyfry jeden (dorównuje 
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nauki chemicznej jako jedno z pierwszych funda-
mentalnych pojęć.

Wnioski

stopniem utlenienia pierwiastka nazywa
się umowny wyrażony całą liczbą ładunek
atomu w substancji. oblicza się go całkowicie
przesuwając wspólne pary elektronowe do
atomów pierwiastków o większej elektro-
ujemności. stopień utlenienia pierwiastka w
jonie jest zgodny z ładunkiem jonu.

suma stopni utlenienia wszystkich atomów
w każdej substancji dorównuje zeru. Jest to
prawo elektroneutralności. Jest on wykorzy-
stywany przy układaniu wzorów różnych
związków.

Wartość stopnia utlenienia i wartościowość
często są takie same.

?
121. Co to jest stopień utlenienia?
122. Jakiej minimalnej oraz maksymalnej wartości stopnia utlenienia

mogą nabyć: a) pierwiastki metaliczne; b) pierwiastki niemetalicz-
ne?

123. Jakie minimalne oraz maksymalne wartości stopnia utlenienia mo-
gą mieć krzem, lit, mangan, selen, neon, fosfor?

124. Wyznacz i wskaż stopień utlenienia pierwiastków w podanych
związkach: NaH,  P2S5,  O3,  OF2,  CCl4,  H2S,  Li3N,  AlP.

125. Ułóż wzory tlenków, w których:
a) chlor przejawia stopień utlenienia +1 i +7; 
b) arsen ma stopień utlenienia +3 i +5 .

126. Wyznacz stopień utlenienia pierwiastków w związkach: KOH,
Н2SO4,  Н3PO4,  CaCO3,  NaNO2,  Mg(NO3)2.

127. Czym różnią się pojęcia „wartościowość” i „stopień utlenienia”?
128. Wyznacz stopień utlenienia pierwiastków w związkach według

wzorów graficznych ich cząsteczek:
а)  H–CºN; b)  O=C–Cl; c)  Н–N–О–Н.

Porównaj wyznaczone stopnie utlenienia z wartościowością pier-
wiastków w tych związkach. 
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Kilka wieków temu alchemicy, przygotowując się
do różnych doświadczeń i po ich ukończeniu, waży-
li substancje i określali ich objętość. Po odkryciu
przez M. Łomonosowa i A. Lavoisier prawa zacho-
wania masy substancji podczas reakcji chemicz-
nych, rozpoczął się szybki rozwój chemii, która
odtąd uważana była za naukę ścisłą. Nieodłącznym
elementem badań chemicznych stały się obliczenia. 
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RoZDZiAł 3
ilość substancji.
obliczenia według 
wzorów chemicznych

Ilość substancji

Materiał paragrafu pomoże Сi: 
Ø zrozumieć sens wielkości fizycznej „ilość substancji”,

oraz jednostki jej miary — mola;
Ø wyjaśnić, ile i jakich cząstek mieści 1 mol substan-

cji;
Ø rozwiązywać zadania na obliczenie lub na wykorzy-

stanie ilości substancji. 

ilość substancji. Już wiecie, że substancje posia-
dają różną budowę atomową, cząsteczkową, jonową.
Przemiany jednych substancji w inne odbywają się
wskutek połączenia atomów w cząsteczki, rozpadu
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cząsteczek na atomy, przegrupowywania atomów
lub jonów. Komentując reakcję spalania się węgla    

C +  O2 =  CO2,

powiecie, że każdy atom węgla współdziała z jedną
cząsteczką tlenu tworząc cząsteczki dwutlenku
węgla. 

Aby przygotować dowolne doświadczenie che-
miczne nie ma potrzeby przeliczać atomów, cząste-
czek reagentów. Nie można tego zrobić. Chemicy
wykorzystują wielkość fizyczną, która jest określa-
na liczbą najmniejszych cząstek substancji w pew-
nej jej porcji. Nazwa tej wielkości — ilość substan-
cji. Oznacza się ją łacińską literą n; dawniej w tym
celu wykorzystywano literę grecką n („niu”). 

Jednostką mierzenia ilości substancji jest mol1. 
Uczeni określili, że 1 mol substancji prostej o ato-

mowej budowie mieści 602 000 000 000 000 000
000 000 atomów. Tę liczbę można zapisać jako 
602 • 1021 (21 jest to ilość zer w pierwszym zapisie
liczby) albo 6,02 • 1023. W jednym molu substancji o
budowie cząsteczkowej mieści się 6,02 • 1023 cząste-
czek2.

u Ile cząsteczek mieści się w 1/2 mola dwutlenku
węgla?

W stosunku do związków jonowych i złożonych
substancje o budowie atomowej liczba 6,02 • 1023

odnosi się do grup cząstek (jonów, atomów), obec-
nych we wzorze chemicznym substancji. Takie
grupy cząstek naz-wano jednostkami wzoru sub-
stancji (str. 74). Dla chlorku sodu jednostką wzoru
jest kation Na+ i anion Cl–, a dla tlenku krzemu (IV)
SiO2 — atom krzemu i 2 atomy tlenu. Pojęcie „jed-
nostka wzoru” jest uniwersalne; wykorzystuje się
go także dla substancji cząsteczkowych, prostych
substancji o budowie atomowej. Na przykład, jed-
nostką wzoru dla wody jest cząsteczka H2O, a dla
żelaza — atom żelaza.
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1 Słowo pochodzi od łacińskiego słowa moles — nieskończona ilość.
2 Słowo „mol” w języku polskim w odróżnieniu od języka ukraińskiego od-

mienia się, na przykład, mówi się wzięto 5 moli żelaza.
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1 mol jest to porcja substancji mieszcząca 6,02 • 1023 jej
jednostek wzoru (atomów, cząsteczek, grup atomów lub
jonów).

u Nazwij jednostkę wzoru dla związku jonowego
Li2O. Ile jednostek wzoru mieści się w 2 molach
substancji?

Liczbę 6,02 • 1023 wybrano nieprzypadkowo.
Uczeni określili, że właśnie tyle atomów mieści się
w 12 g najbardziej rozpowszechnionego nuklida
węgla 12C. 

1 mol jest to porcja substancji, która mieści tyle jej jed-
nostek wzoru, ile atomów mieści się w 12 g nuklida 12С.

Wyobrażenie o porcjach różnych substancji w 
1 molu można otrzymać na podstawie rys. 38. 

Pojęcie „ilość substancji” wykorzystuje się nie
tylko odnośnie substancji, lecz także w stosunku do
osobnych cząstek. Na przykład, 1 mol kationów
Ca2+ — jest to 6,02 • 1023 takich jonów. 

Liczbę 6,02 • 1023nazwano liczbą Avogadra na
cześć włoskiego uczonego A. Avogadra. Tę liczbę
obliczali uczeni, zaczynając od drugiej połowy XIX w.
Oni wykorzystywali wyniki różnych badań.

100

Rys. 38
Porcje substancji
w 1 molu: 
a — glin; 
b — woda; 
c — sól 
kuchenna. a b c
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­­Liczba­Avogadra­jest­miliardy­razy­większa,
niż­ liczba­włosów­na­głowach,­włosów­w­wą-
sach,­w­brodach­wszystkich­ludzi­żyjących­na
Ziemi.­ Jeżeli­ pokryć­ powierzchnię­ Ziemi­ taką
liczbą­piłeczek­tenisowych,­to­grubość­tej­war-
stwy­będzie­wynosiła­100­km.­Jeżeli­ rozmie-
ścić­ (6,02 • 1023)­ atomów­wodoru,­ najmniej-
szych­ze­wszystkich­atomów­ciasno­jeden­koło
drugiego­ w­ jednej­ linii,­ to­ jej­ długość­ będzie
stanowić­w­przybliżeniu­ 6 • 1010 km.­Nitką­o
takiej­ długości­ można­ okrążyć­ kulę­ ziemską
więcej­niż­1500000­razy­(rys.­39).

Liczbie Avogadry odpowiada stała Avogadry.
Oznacza się ją   NA.  Wynika to z takiego równania:

6,02 • 1023

NA = ——————= 6,02 • 1023 mola–1.
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Wybitny włoski fizyk i chemik. Wysunął hipotezę
o budowie cząsteczkowej substancji, w tym gazów.
Odkrywcał jednego z praw dla gazów (1811),
wkrótce nazwanego jego imieniem. Obliczył do-
kładnie masy atomowe niektórych pierwiast-
ków, określił budowę cząsteczki wody, amoniaku,
gazu dwutlenku węgla i gazu czadowego, meta-
nu, siarkowodoru i innych. Zaproponował ekspe-
rymentalne metody określania mas cząsteczko-
wych substancji gazowych.

Amadeusz Avogadro 
(1776—1856) 

Rys. 39.
1 mol atomów
wodoru 

Liczba Avogadra
6,02 • 1023

1 500 000
okrążeń 

Stała Avogadra
NA = 6,02•1023 mola–1
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Wyprowadzimy wzór obliczenia ilości substancji
według ilości jednostek wzorów. 

Obierzemy substancję o budowie cząsteczkowej.
Przypuśćmy, że jej porcja mieści N cząsteczek. Li-
czymy tak:

w 1 molu substancji mieści się NA cząsteczek, 

w n moli substancji — mieści się N cząsteczek.

Stąd 
Nn = —— .
NA

Rozwiązywanie zadań. Rozwiążemy zadania,
w których trzeba wykorzystać wielkości „ilość sub-
stancji”.

ZAdANie 1. W jakiej ilości substancji glinu mieści się  3,01 • 1024 atomów?

dane:
N(Al) = 
= 3,01•1024 atomów

n(Al) — ?

W 1 molu dowolnej substancji cząsteczkowej
zawsze mieści się więcej niż 1 mol atomów. Na przy-
kład, w 1 molu tlenu O2 — 2 mole atomów tlenu,
a w 1 molu metanu CH4 — 1 mol atomów węgla i 
4 mole atomów wodoru lub 5 moli wszystkich ato-
mów. 

u Jakie ilości substancji atomów mieszczą się w 
1 molu ozonu O3, w 2 molach białego fosforu P4,
w 0,5 mola amoniaku NH3?

Ilości substancji jonów w związku jonowym ob-
licza się analogicznie.
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Nn = ——  
NA

Rozwiązanie:
Skorzystamy ze wzoru, który przedstawia

zależność między ilością substancji a ilością
cząstek (atomów):

N(Al)           3,01•1024

n(Al) = ———— = —————————— = 
NA 6,02•1023  moli–1

30,1•1023

= —————————— = 5 moli.
6,02•1023  moli–1

Odpowiedź:­n(Al) = 5 moli.
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ZAdANie 2. Znajdź ilości substancji kationów i anionów w tlenku że-
laza(III) Fe2O3, wziętym w ilości substancji 4 mole.

dane:­
n(Fe2O3) = 4 mole

n(Fe3+) — ? 
n(O2–) — ? 

Według wzoru chemicznego związku można okre-
ślić w nim stosunek wzajemny ilości substancji ato-
mów, jonów. Na przykład, w metanie CH4

 n(С) :  n(H) = 1 : 4, 

a w tlenku żelaza(III)  Fe2O3 — 

 n(Fe3+) :  n(O2–) = 2 : 3.

Wróćmy do reakcji chemicznej С +  О2 =  СО2 roz-
patrzonej na początku paragrafu. Jeżeli mówimy
nie o jednym atomie węgla i jednej cząsteczce tlenu
czy dwutlenku węgla, a o 6,02 • 1023 cząstek każde-
go typu, to równanie reakcji z odpowiednimi zapisa-
mi będzie miało wygląd:

C   +   O2 =     CO2.
1 mol     1 mol        1 mol

A więc, ilości substancji reagentów i produktów
odpowiadają (albo są proporcjonalne) do współ-
czynników w równaniu chemicznym. Jest to pra-
widłowe dla każdej reakcji. Przytaczamy jeszcze
jeden przykład:

2 Н2 +    O2 =   2 Н2O.
2 mole      1 mol 2 mol

Wnioski

ilość substancji w chemii określa się wed-
ług ilości jej cząstek (jednostek wzoru).
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Rozwiązanie:
W jednostce wzoru tlenku żelaza Fe2O3 mieści

się 2 jony Fe3+ i 3 jony O2–. Dlatego 1 mol Fe2O3
składa się z 2 moli jonów Fe3+ i 3 moli jonów O2–.
W 4 molach tego związku ilości substancji jonów
jest cztery razy więcej:  

n(Fe3+) = 2 • n(Fe2O3) = 2 • 4 mole = 8 moli;
n(O2–) = 3 •  n(Fe2O3) = 3 • 4 mole = 12 moli.

Odpowiedź: n(Fe3+) = 8 moli;  n(O2–) = 12 moli. 
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Jednostką mierzenia ilości substancji jest
mol. 1 mol zawiera 6,02 • 1023 jednostek wzo-
ru substancji (atomów, cząsteczek, grup ato-
mów lub jonów). Liczba 6,02 • 1023 nazywa się
liczbą Avogadra. 

?
129. Z czym jest powiązana ilość substancji w chemii? Nazwij jednost-

kę miary ilości substancji.
130. Oblicz ilość substancji atomów każdego pierwiastka: 

a) w 1 molu bromu Br2; 
b) w 3 molach siarkowodoru H2S; 
c) w 1/3 mola fosfinu PH3 (ustnie).

131. Zamiast kropek wstaw przepuszczone cyfry: 
a) w 3 molach wody Н2О mieści się ... moli cząsteczek, ... moli

atomów wodoru, ... atomów tlenu; 
b) w 0,5 mola kwasu siarkowego H2SO4 mieści się ... mola

wodoru, ... mola siarki, ... mola tlenu; 
c) w 2 molach związku jonowego Са(OH)2 mieści się ... jed-

nostek wzoru czyli ... moli jonów Са2+ i ... moli jonów OH– lub ...
jednostek wzoru. 

132. Wykonaj obliczenia i uzupełnij tabelę:
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N(H3PO4) n(H3PO4), moli n(H), moli n(P), moli n(O), moli

12,04 · 1023

 133. W jakiej ilości substancji dwutlenku węgla mieści się: 
a) 3,01 • 1023 cząsteczek;
b) 12,04 • 1023 atomów tlenu?

134. Czy może 1 mol substancji zawierać więcej niż 6, 02 • 1023 ato-
mów? Odpowiedź objaśnij i podaj przykłady. 

135. W jakiej ilości substancji chlorku wapnia CaCl2 jest zawarte 
3, 01 • 1024 jonów Ca2+? Ile jonów Сl– jest w takiej porcji związku?
(Oblicz w pamięci). 

136. W jakiej ilości substancji metanu CH4 mieści się tyle atomów, ile
ich jest:

a) w 1 molu tlenku P2O3; 
b) w 0,3 mola kwasu HNO3; 
c) w 2,5 mola tlenku CO?

137. W jakiej ilości substancji soli kuchennej NaCl mieści się tyle jonów,
ile ich jest: 

a) w 0,2 mola tlenku CaO; 
b) w 2 molach tlenku Li2O; 
c) w 0,4 mola związku Na2S?
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138. Nazwij stosunek ilości substancji pierwiastków w substancjach o
podanych wzorach:  СаО,  MgF2,  HClO4,  Fe(OH)3. (W pamięci)

139. Objaśnij podane reakcje chemiczne, wykorzystując pojęcie „mol” 
a) S + 2 Cl2 =  SCl4; 
b) 2СО + О2 = 2 СО2;
c) N2 + 3 H2 = 2 NH3.
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Masa molowa

Materiał paragrafu pomoże Ci: 
Ø wyjaśnić treść wielkości fizycznej „masa molowa”;
Ø obliczać wartość mas molowych substancji pro-stych

i złożonych; 
Ø rozwiązywać zadania za pomocą mas molowych. 

Masa molowa. Ważną wielkością powiązaną z
ilością substancji jest masa molowa. Posługujemy
się nią, robiąc różne obliczenia podczas przygotowa-
nia do doświadczeń chemicznych, przy wprowadza-
niu procesów technologicznych w przedsiębior-
stwach, a także analizując wyniki badań reakcji
chemicznych.  

Masa molowa — jest to masa 1 mola substancji.
Masę molową oznacza się literą łacińską M. Jed-

nostką chemiczną masy molowej jest gram przez
mol — g/mol. 

Dla substancji prostych o budowie atomowej i
substancji cząteczkowych masa molowa liczbowo
dorównuje względnej masie atomowej lub masie
cząsteczkowej. Substancje złożone o budowie ato-
mowej oraz związki jonowe nie mieszczą cząsteczek.
Dla nich zamiast pojęcia „względna masa cząstecz-
kowa” wykorzystuje się inne — „względna masa
wzoru”. Oznacza się i oblicza się względną masę
wzoru tak samo, jak względną masę cząsteczkową.   

Masa molowa  liczbowo dorównuje względnej masie ato-
mowej, cząsteczkowej, lub masie wzoru. 
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Aby zapisać masę molową dowolnej substancji,
wystarczy wskazać wartość odpowiedniej względnej
masy atomowej, cząsteczkowej lub masy wzoru i
dodać jednostkę — g/mol. Względne masy atomowe
pierwiastków są podane w układzie okresowym
Mendelejewa, a względne masy cząsteczkowe nau-
czyłeś się już obliczać w klasie 7. 

Przykłady zapisywania mas molowych substan-
cji:

 M(C) = 12  g/mol; 
 M(O2) = 32  g/mol 

(obliczenie względnej masy cząsteczkowej:  
Mr(О2) = 2 Ar(О) = 2•16 = 32); 

 M(NaCl) = 58,5  g/mol  

(Obliczenie względnej masy wzoru:
 Mr(NaCl) =  Ar(Na) +  Ar(Cl) = 23 + 35,5 = 58,5).

u Oblicz i zapisz wartość mas molowych amoniaku
NH3 i kredy CaCO3.

Ponieważ pojęcie „mol” wykorzystuje się nie tyl-
ko dla substancji, a także do najdrobniejszych czą-
stek (atomów, czasteczek, jonów), to dla nich też ist-
nieją masy molowe. Biorąc pod uwagę, że masa 
1 mola jonów  OH– stanowi 16  г + 1  g = 17 g (masy
elektronów nie bierze się pod uwagę, ponieważ jest
bardzo mała), zapiszemy wartość masy molowej
tych cząstek: 

 M(OH–) = 17 g/mol.
Wyprowadzimy wzór przedstawiający wzajemną

zależność między masą, ilością substancji oraz masą
molową. Jeżeli na przykład: 1 mol atomów wodoru
ma masę 1 g, to n moli tych atomów — masę, która
jest o n razy większa tj. n g. Przedstawiamy zapis
matematyczny:

 m(H) =  n •  M(H) =  n mol • 1  g/mol =  n g.
Ogólny wzór do obliczenia masy według ilości

substancji: 
 m =  n • M. 
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Stąd  
m mn = ——     ;   M = ——     . M                n

A więc masa molowa — to stosunek masy do ilo-
ści substancji.

Rozwiązywanie zadań. Są dwa sposoby roz-
wiązywania zadań, w których trzeba wykorzystać
masę molową. Jeden z nich polega na układaniu
proporcji, a inny na obliczeniach według podanych
wyżej wzorów.

­ZAdANie­ 1. Obliczyć ilość substancji metanu CH4, jeżeli masa związku
stanowi 6,4 g.

 dane:
 m(СH4) = 6,4 g 

 n(СH4) — ? 
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mn = ——M
mM = ——n

Rozwiązanie:
1 sposób 

1. Obliczamy masę molową związku:
M(СH4) = M(С) + 4M(H) = 12  g/mol + 
+ 4•1  g/mol = 16  g/mol.

2. Znajdujemy ilość substancji metanu, ukła-
dając proporcję: 

1 mol  СH4 ma masę 16  g,
x mol  СH4 —  6,4  g;

1 16            
— = ———— ;  x 6,4             

1 mol •6,4 g
x =  n(СH4) = ————————— = 0,4  mol.16 g

2 sposób
Posłużymy się jednym ze wzorów umieszczo-

nych w paragrafie:
m(СH4)            6,4 g

n(СH4) = ————— = —————— = 0,4  mol.
M(СH4)     16  g/mol

Odpowiedź: n(СH4) = 0,4 mola. 

ZAdANie 2. Jaka masa żelaza odpowiada ilości substancji metalu 1,5 mo-
la?

 dane:
n(Fe) = 1,5 mola 

m(Fe) — ? 

Rozwiązanie:
1 sposób

Żelazo jest substancją prostą, która składa się z
atomów pierwiastka żelaza.

 M(Fe) = 56 g/mol.
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ZAdANie­3. Obliczyć masę 1024 atomów sodu (Na). 

dane:­
N(Na) = 1024 atomów

m(Na) — ?

108

 Obliczamy masę żelaza układając proporcję:
1 mol Fe ma masę 56  g,

1,5 mol Fe        —        x g;
1,5 mol • 56 gx =  m(Fe) = —————————= 84  g.1 mol

2 sposób
Skorzystamy ze wzoru podanego na str. 106:

 m(Fe) =  n(Fe)•M(Fe) = 
= 1,5  mol  • 56  g/mol = 84  g.

Odpowiedź: m(Fe) = 84  g.

Rozwiązanie:
1 sposób

Ponieważ M(Na)=23g/mol, to 1 mol atomów
sodu ma masę 23 g. Uwzględniając, że 1 mol
pierwiastka — to 6,02 • 1023 atomów, układamy
proporcję i rozwiązujemy ją:

6,02 • 1023 atomów Na, mają masę 23  g,
1024 atomów  Na        — x g;

1024•23 g 230 gx =  m(Na) = —————— = ———— = 38,2  g.
6,02•1023             6,02 

2 sposób
1. Obliczamy ilość substancji sodu:

N(Na)                   1024

n(Na) = ———— = ————————— =   
NA 6,02•1023  mol–1

10 mol
= ————— = 1,66 mol.

6,02
2. Obliczamy masę atomów sodu:

m(Na) =  n(Na)•M(Na) = 
= 1,66  mol • 23  g/mol = 38,2  g.

Odpowiedź:­m(Na) = 38,2  g. 

Wnioski

Masa molowa — to masa 1 mola substancji,
czyli jest to stosunek masy do ilości substan-
cji. 
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Masa molowa liczbowo dorównuje względ-
nej masie atomowej, cząsteczkowej lub masie
jednostki wzoru.

?
140. Połącz prawidłowo:

1)  Mr(CO2);  а) 44  g;
2)  m(CO2);  b) 44 g/mol;
3)  M(CO2);  c) 44.

141. Oblicz masy molowe substancji o podanych wzorach: F2,  H2O,
SO2,  Li2O,  Mg3N2,  H2SO4,  CaCO3. (W pamięci).

142. Oblicz masy atomów i jonów o wzorach: Cu,  Ar,  Br,  Mg2+,  S2–. (W
pamięci).

143. Masa związku, wziętego o ilości substancji 0,2 mola stanowi 
12,8 g. Oblicz masę molową związku. (W pamięci).

144. Oblicz masę 0,25 mola fosforku magnezu Mg3P2.
145. Ilość substancji dwutlenku węgla CO2 stanowi 2 mole, a dwutlen-

ku siarki SO2 — 1,5 mola. Masa którego związku jest większa? 
(W pamięci). 

146. Jaka ilość substancji jest zawarta w 24 g magnezu; w 80 g bromu;
w 200 g kredy? (W pamięci).

147. Gdzie jest największa ilość substancji, a gdzie najmniejsza: w 
10 g wapnia, 16 g tlenu czy w 8 g wodorku sody NaH? (W pamię-
ci).

148. Ile cząsteczek i atomów jest w 3,4 g atomów NH3? (W pamięci).
149. Gdzie jest zawarte więcej cząsteczek, atomów: a) w 1 g dwutlen-

ku węgla CO2 czy w 1 g dwutlenku siarki SO2; b) w 1 molu wody
czy w 1 molu kwasu siarkowego H2SO4? (W pamięci).

150. 1 mol wody mineralnej „Borżomi” zawiera 80 mg jonów Са2+, 
55 mg jonów Mg2+. Których jonów jest najwięcej wśród wskaza-
nych w tej wodzie? (W pamięci).

151. Oblicz masę jednej cząsteczki wody w gramach, korzystając z
masy molowej wody i stałej Avogadra.
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Objętość molowa. 
Prawo Avogadra 

Materiał paragrafu pomoże Ci: 
Ø wyjaśnić znaczenie wielkości fizycznej „objętość mo-

lowa”;
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Ø zrozumieć, dlaczego w jednakowych objętościach
gazu mieści się jednakowa ilość cząsteczek;

Ø rozwiązywać zadania, wykorzystując objętość mo-
lową gazów. 

objętość molowa. Porcję substancji można
charakteryzować nie tylko według jej masy, a także
według objętości. Dlatego oprócz masy molowej
istnieje jeszcze wielkość fizyczna – objętość molo-
wa.

objętość molowa — to objętość 1 mola substancji. 

Objętość molową oznacza się — Vm, a jednostką
mierzenia objętości molowej jest сm3/mol, l/mol.

Z kursu fizyki znacie wzór, który zawiera dane:
masa substancji (m), jej gęstość (r) i objętość (V): 

 m = r • V.

Analogiczna zależność istnieje między masą mo-
lową a objętością molową:

 M = r • VM.

Z tego wzoru otrzymać można inny:

MVM = —— .r
Według tego wzoru można obliczyć objętość molową
dowolnej substancji. Trzeba tylko obliczyć masę
molową substancji i odszukać w informatorze jej
gęstość. 

Każda substancja stała oraz ciekła ma swoją war-
tość objętości molowej (na przykład, dla glinu, soli
kuchennej, wody oraz alkoholu — 10, 27, 18 i 
58 cm3/mol odpowiednio). Objętość molowa i gęs-
tość takich substancji w stanie stałym i ciekłym pra-
wie nie zależy od temperatury i ciśnienia.

Gazy przy ogrzewaniu albo przy obniżonym ciś-
nieniu istotnie rozszerzają się, a przy ochłodzeniu
albo przy podwyższonym ciśnieniu — kurczą się.
Dzieje się tak dlatego, że odległości między czą-
steczkami w gazach są bardzo wielkie  (w substan-
cjach stałych i ciekłych cząstki przebywają w kon-
takcie jedna z drugą).
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M = r • VM

MVM = ——r
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Gdy zmieniają się warunki, zmienia się też
gęstość gazu i jego objętość molowa. Dlatego,
podając wartości tych wielkości fizycznych,
koniecznie należy ukazywać odpowiednią tem-
peraturę i ciśnienie. 

Uczeni ustalili, że objętość molowa różnych
gazów w tych samych warunkach jest jednako-
wa. Mianowicie, przy temperaturze 0 °C i ciśnie-
niu 101,3 kPa (lub 760 mm sł. rt.) stanowi ona
22,4 l/mol. Podane warunki nazywamy warun-
kami normalnymi (w skrócie — w. n.)

1 mol dowolnego gazu w warunkach normalnych zajmu-
je objętość 22,4 l.

Opisując­ właściwości­ fizyczne­ substancji,
wskazuje­się­jej­stan­skupienia­w­zwykłych­wa-
runkach.­Chodzi­tu­o­warunki­istniejące­w­po-
mieszczeniu,­gdzie­substancja­jest­badana­lub
wykorzystywana.­ Jest­ to­ temperatura­ około
+20­°C­i­ciśnienie­około­760­mm­sł.­rt.

Zależność między objętością (V), ilością substan-
cji (n) i objętością molową (VM) przedstawia taki
wzór (spróbujcie sami go wyprowadzić):

 V =  n•VM.

Z tego wzoru można otrzymać i dwa inne wzory:
V                  V

n = —— ;    VM = —— .
VM n

A więc, objętość molowa jest to stosunek objętości
do ilości substancji.

Prawo Avogadra. Już wiecie, że 1 mol wodoru,
tlenu lub innego gazu w warunkach normalnych
zajmuje objętość 22,4 l i zawarte jest w nim 
6,02 • 1023 cząsteczek. Hipotezę o jednakowej ilości
cząsteczek w jednakowych objętościach różnych
gazów sformułował uczony A. Avogadro jeszcze na
początku XIX w. Prawidłowość tę zaobserwował on
po przeprowadzeniu dokładnych badań wielu ga-
zów. Hipoteza Avogadra została wielokrotnie pot-
wierdzona na tak dużej liczbie przykładów, że uwa-
żamy ją dzisiaj za jedno z najważniejszych praw
przyrody.
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Dla gazów przy 
w. n. 

VM = 22,4 l/mol

V
n­=­——

VM

VVM = ——
n

Warunki
normalne 

(w. n.) — 0 °С; 
760 mm sł. rt.
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Twierdzenie znane jest dziś pod nazwą prawa
Avogadra. Brzmi ono:

w równych objętościach różnych gazów przy tej samej
temperaturze i ciśnieniu mieści się jednakowa ilość czą-
steczek1.

Z tego wynika, że: 

w równych objętościach różnych gazów przy jednakowej
temperaturze i ciśnieniu znajdują się jednakowe ilości
substancji. 

Podany materiał uogólnia rysunek 40.
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1 Dla gazów szlachetnych (obojętnych) — jednakowa ilość atomów.

Rys. 40.
Jednakowe ilości
cząsteczek oraz
ilości substancji
w jednakowch
objętościach
gazów

H2 O2

N(H2) = N(O2) = N(CO2) n(H2) = n(O2) = n(CO2)

CO2

Rozwiązywanie zadań. Rozwiążemy kilka
zadań z zastosowaniem objętości molowej gazów.

ZAdANie­1. Oblicz objętość 0,4 g wodoru w warunkach normalnych. 

dane:­
m(Н2) = 0,4  g 
w.  n.

V(Н2) — ?

Rozwiązanie:
1 sposób

1. Obliczamy ilość substancji wodoru: 
m(Н2)      0,4 g

n(Н2) = ———— = —————— = 0,2  mola.M(Н2)        2 g/mol
2. Obliczamy objętość wodoru, układając proporcje:

1 mol  Н2 zajmuje objętość w w.n. 22,4  l,
0,2 mol  Н2 —    x l;

x =  V(Н2) = (0,2  mola • 22,4  l/mol) : 1 mol = 4,48  l.

2 sposób
1. Obliczamy ilość substancji wodoru:

m(Н2)             0,4 g
n(Н2) = ———— = —————— = 0,2  mola.M(Н2)         2 g/mol
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ZadaNie 2. Obliczyć ilość cząsteczek tlenu w 1 l tlenu w warunkach nor-
malnych.

dane:
V(О2) = 1 l 
w.  n.

N(O2) — ? 
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2. Obliczmy objętość wodoru według wzoru: 
V(Н2) =  n(Н2) • VM = 0,2  mola • 22,4  l/mol = 4,48 l.

Odpowiedź: V(Н2) = 4,48  l.

Rozwiązanie:
1 sposób

Obliczamy ilość cząsteczek tlenu w 1 l gazu w wa-
runkach normalnych:

W 22,4  l tlenu mieści się 6,02 •1023 cząsteczek,
w 1 l tlenu —                         x cząsteczek;

1 l • 6,02 • 1023

 x =  N(O2) = ———————— = 0,27•1023 =
22,4  l

= 2,7•1022 ( cząsteczek).

2 sposób
Obliczamy ilość cząsteczek tlenu w 1 l gazu w wa-

runkach normalnych, stosując wzór
N V

n = —— і   n = ——         
NA        VMotrzymamy:

NA•V
N = —————.

VM

Robimy obliczenia:
6,02 • 1023  mol–1 • 1 lN(O2) = ———————————— = 0,27 • 1023 =22,4 l/mol

= 2,7•1022 (cząsteczek).

Odpowiedź: N(O2) = 2,7 · 1022 cząsteczek. 
To zadanie można rozwiązać jeszcze innym spo-

sobem. Z początku można obliczyć ilość substancji
tlenu, potem – ilość cząsteczek.

Zadamie 3. Obliczyć gęstość gazu czadowego CO (czadu) w warunkach
normalnych.

dane:
СО 
w.  n.
r(СО) — ?

Rozwiązanie:
1 sposób

1. Obliczamy masę molową gazu czadowego:
M(CO) = 28  g/mol. 
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2. Obliczamy gęstość gazu w warunkach normalnych:
1 mol СO, to jest 28 g, zajmuje objętość 22,4 l,

x g СО          —                1 l;
28 g • 1 lx =  m(CO) = ————— = 1,25  g;  22,4 l

r(СО) = 1,25  g/l.

2 sposób
1.  Obliczamy masę molową gazu czadowego:

 M(CO) = 28  g/mol.
2. Obliczamy gęstość gazu czadowego w warunkach

normalnych: 
MM = r • VM Þ r = ——   ;VM

M(CO)        28 g/molr(СО) = ————= ———————= 1,25  g/l. VM               22,4 g/mol

Odpowiedź: r(СО) = 1,25  g/l.

Wnioski

objętość molowa jest to objętość 1 mola
substancji. Ta wielkość fizyczna wyraża sto-
sunek objętości do ilości substancji. 

objętości molowe substancji stałych i cie-
kłych są różne, a gazów — jednakowe (przy
jednakowym ciśnieniu i temperaturze). ob-
jętość molowa dowolnego gazu w warunkach
normalnych (temperatura 0 ° С, ciśnienie —
760 mm sł. rt.) wynosi 22,4 l. 

Jednakowe objętości różnych gazów przy
jednakowym ciśnieniu i temperaturze zawie-
rają jednakową liczbę cząsteczek (prawo
Avogadra).

?
152. Co to jest objętość molowa substancji? Jak można ją obliczyć?
153. Gęstość azotu

1
w warunkach normalnych wynosi 1,25 g/l. Oblicz

objętość molową gazu.
154. Gęstość gazu stanowi 1,43 g/l. Jaka jest masa molowa gazu?

1 W tym i w następnych zadaniach do paragrafu gęstości, objętości oraz
objętości molowe odpowiadają warunkom normalnym.
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155. Oblicz objętości gazów: 
a) wodoru o ilości substancji 10 moli;
b) siarkowodoru H2S o masie 3,4 g;
c) gazu czadowego CO o masie 0,28 g. (w pamięci).

156. Człowiek, oddychając, w ciągu doby razem z powietrzem wydy-
cha 500 l dwutlenku węgla. Oblicz masę tej objętości gazu.

157. Oblicz masę molową pewnego gazu, jeżeli jego 60 g zajmuje obję-
tość 44,8 l. (w pamięci).

158. Gdzie mieści się najwięcej cząsteczek – w 1 l wody, 1 l tlenu czy
w 1 l wodoru? Odpowiedź objaśnij.

159. Mamy jednakowe masy gazów – wodoru i metanu CH4. Jaki jest
stosunek ich objętości?

Dla  zaintereSOwanyCH 

Stosunek objętości gazów w reakcjach chemicznych
według prawa avogadra, w jednakowych objętościach różnych

gazów w jednakowych warunkach mieści się jednakowa ilość cząste-
czek. Jeżeli każda cząsteczka jednego gazu reaguje z jedną czą-
steczką innego gazu, na przykład, podczas reakcji

H2 +  Cl2 = 2 HCl, (1)
to powinny współdziałać i jednakowe objętości substancji, 1 l H2 i 1 l
Cl2. w reakcji 

2 H2 +  O2 = 2 H2O (2)
na jedną objętość tlenu powinno przypadać dwie objętości wodoru,
które przereagują z nim, jak tego „wymaga” równanie chemiczne.

Uogólnieniem tych wniosków jest prawo stosunków objętościo-
wych gazów odkryte przez francuskiego uczonego J.Gay-lussaka w
1808 r. znane jest ono jak prawo chemiczne Gay-lussaka: 
Objętości reagujących ze sobą gazów oraz produktów gazo-
wych ich reakcji odnoszą się do siebie, jak niewielkie liczby cał-
kowite. 

Potem uczeni ustalili, że te liczby to odpowiednie współczynniki
umieszczone przed wzorami w równaniach chemicznych. 

więc dla gazów w reakcjach (1) i (2)
 V(H2) :  V(Cl2) :  V(HCl) = 1 : 1 : 2;

 V(H2) :  V(О2) = 2 : 1.
Prawo Gay-lussaka pozwala chemikom lub inżynierom-technolo-

gom określać jakie objętości gazów potrzebne są do reakcji.
wymierzyć pewną objętość gazu jest lżej, niż zważyć na wadze jego
pewną masę.
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Względna gęstość gazów 

Materiał paragrafu pomoże Ci: 
Ø wyjaśnić znaczenie i sens pojęcia względnej gęs-

tości gazu;
Ø zrozumieć, jak oblicza się względną gęstość jedne-

go gazu względem innego;
Ø rozwiązywać zadania, wykorzystując względną gęs-

tość gazów. 

Względna gęstość gazu. W jednakowych obję-
tościach różnych gazów (w. n.) mieści się jednakowa
liczba cząsteczek1. Jednak masy gazów o jednako-
wych objętościach są różne, dlatego że cząsteczki
różnych substancji przeważnie mają różną masę.
Masa 1 cm3 tlenu stanowi 0,00143 g, a masa wodo-
ru o takiej samej objętości — 0,0000893 g. Więc,
tlen jest cięższy od wodoru (rys. 41). Ile razy? Po-
dzielimy masę 1 cm3 tlenu na masę:

m(O2)         0,00143 g————= ———————= 16.
m(H2)       0,0000893 g

Liczba 16 nazywa się względną gęstością tlenu
względem wodoru. Oznacza się ją przez D i zapisu-
je następująco: 

DH2
(O2) = 16.
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1 W tych samych warunkach.

Rys. 41.
Porównanie mas
jednakowych
objętości gazów

H2

O2
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Względna gęstość gazu — jest to stosunek masy jednego
gazu o pewnej objętości do masy innego gazu o takiej
samej objętości przy jednakowej temperaturze i ciśnie-
niu). 

Masa 1 cm3 substancji liczbowo dorównuje jej
gęstości. Gęstości tlenu i wodoru (w. n.) są nastę-
pujące:  

r(О2) = 0,00143  g/cm3,
r(Н2) = 0,0000893  g/cm3.

Żeby dowiedzieć się, ile razy tlen jest cięższy od
wodoru, należy gęstość tlenu podzielić przez gęstość
wodoru:

r(О2)          0,00143 g/cm3

DH2
(O2) = ———— = —————————— = 16. 

r(Н2)        0,0000893  g/cm3

Z tego wzoru można zrozumieć, dlaczego fizyczną
wielkość, o której jest mowa w danym paragrafie
nazwano gęstością względną.

Względna gęstość, podobnie jak względna masa
atomowa (cząsteczkowa oraz masa wzoru) jest bez-
wymiarowa.

Jeżeli wziąć po 22,4 l tlenu i wodoru (w. n.), to
masy substancji (w gramach) liczbowo są równe ich
masom molowym, albo względnym masom cząstecz-
kowym. Stąd mogą być następujące sposoby obli-
czeń względnej gęstości tlenu względem wodoru:

M(О2)       Mr(О2)      32DH2
(O2) = ———— =  ———— = ——  =  16. 

M(Н2)       Mr(Н2) 2
Można to przedstawić wzorem ogólnym. Cięższy

gaz oznaczymy literą B, lżejszy — literą A, a
względną gęstość pierwszego gazu względem dru-
giego — DA(B):

m(B)  r(B)       Mr(B)   M(B)
DA(B) = ——— = ——— = ————  = ——— . 

m(A) r(A)       Mr(A)       M(A)
Zapamiętaj, że stosunek mas gazów można wyko-

rzystać do obliczeń względnej gęstości tylko pod
warunkiem, że V(B) = V(A).

u Oblicz względną gęstość dwutlenku węgla wzglę-
dem helu.

Gazy często porównuje się z powietrzem. Chociaż
powietrze jest mieszaniną gazów, lecz można go
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Warto wiedzieć
najlżejszym ze
wszystkich gazów
jest wodór H2, 
a najcięższym
radon rn 
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umownie uważać za gaz ze względną masą cząstecz-
kową — 29. Liczbę tę nazywa się średnią względną
masą cząsteczkową powietrza. Liczba ta znajduje się
między liczbami 32 i 28 — względnymi cząsteczko-
wymi masami tlenu O2 oraz azotu N2, które są
głównymi składnikami powietrza.

u Udowodnij, że gazy wodór, hel i metan są lżejsze
od powietrza.

Aby ustalić, czy dany gaz jest lżejszy czy cięższy
od powietrza, trzeba balonik gumowy napełnić tym
gazem i puścić (rys. 42). 
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Rys. 42.
Poruszanie się
w powietrzu
baloników
napełnionych
różnymi
gazami

H2

CO2

SO2

nH3 CH4

He

ar

Wzory do obliczeń względnej gęstości gazu B
względem powietrza są następujące: 

Mr(B)              M(B)
Dpow.(B) = ————  = ——————  . 29            29 g/mol

Rozwiązywanie zadań. A oto jak rozwiązuje
się zadania wykorzystując podany wyżej materiał. 

ZadaNie 1. Obliczyć względną gęstość dwutlenku węgla względem wo-
doru i powietrza.

 dane:
СО2

DH2
( CO2) — ? 

 Dpow.(СО2) — ?

Rozwiązanie:
Obliczmy względną gęstość dwutlenku węgla 

wz ględem wodoru i powietrza.
M( CO2)        44 g/mol

DH2
( CO2) = ————  = ——————  = 22;M( H2)         2 g/mol

M( CO2)         44 g/mol
Dpow.(СО2) = —————  = ——————  = 1,52.M(pow.)        29 g/mol

Odpowiedź: DH2
( CO2) = 22;  Dpow.(СО2) = 1,52. 

mr(pow.) = 29
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Zgodnie z otrzymanym wynikiem dwutlenek
węgla jest 1,52 razy cięższy od powietrza. A więc
powietrze jest tyle razy lżejsze od dwutlenku węgla.

Na odwrót, znając względną gęstość niewiadome-
go gazu B względem innego znanego A, można obli-
czyć jego względną masę molową według wzoru:

 M(B) =  DA(B)•M(A).

ZadaNie 2. Względna gęstość gazu X (związek siarki) względem wodoru
dorównuje 17. Obliczyć masę molową gazu X i znaleźć jego
wzór.

 dane:
DH2

( X) = 17 

M(X) — ?
X — ? 
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Rozwiązanie:

1. Obliczamy masę molową gazu X:
M(X)DH2

(X) = ———— Þ M(X) = DH2
(X)•M(Н2); M(Н2)        

M(X) =  17•2 g/mol = 34  g/mol. 

2. Szukamy wzoru związku. 
Ponieważ  M(S) = 32 g/mol, to w cząsteczce związ-
ku X mieści się tylko jeden atom siarki. Na inny
pierwiastek w masie molowej związku przypada
34 – 32 = 2 g/mol. Wnioskujemy z tego, że tym
pierwiastkiem jest wodór M(H) = 1 g/mol i jego
atomy w cząsteczce są dwa. A więc, wzór związ-
ku  — H2S. 

Odpowiedź: m(X) = 34  g/mol; wzór związku X —  Н2S.

Wnioski

Względna gęstość gazu względem innego
jest to stosunek masy o pewnej objętości jed-
nego gazu do masy innego gazu o takiej samej
objętości (jednakowa temperatura i ciśnie-
nie). Wartość względnej gęstości gazu wska-
zuje  ile razy jest on cięższy od innego gazu.

Jako gaz do porównania często służy po-
wietrze. Powietrze zachowuje się jako gaz ze
względną masą cząsteczkową 29. 
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Według względnej gęstości gazu można
obliczyć jego masę molową, a także znaleźć
jego wzór.

?
160. Porównaj wielkości fizyczne: „względna gęstość” i „gęstość”.
161. Dlaczego dla względnej gęstości gazu nie wskazuje się warun-

ków — wielkości ciśnienia i temperatury?
162. Oblicz gęstość powietrza w warunkach normalnych.
163. Oblicz względną gęstość względem wodoru gazów o następują-

cych wzorach: He,  ne,  СН4,  nН3,  n2,  CO,  SiH4,  SO2. (w pamięci).
164. nazwij dwa, trzy gazy cięższe od powietrza i udowodnij, że masz

rację.
165. Masa 2 l gazu X dorównuje – 3,75 g, a masa o takiej samej obję-

tości gazu Y — 2,32 g. Oblicz gęstość gazu X oraz jego względ-
ną gęstość względem gazu y. (w pamięci).

166. względna gęstość gazu a względem powietrza wynosi 1,59.
Oblicz względną masę cząsteczkową tego gazu.

167. Pewien gaz jest lżejszy od powietrza 1,7 raza. Jest on cięższy czy
lżejszy od metanu CH4 i ile razy?

168. Prosta substancja gazowa ma względną gęstość, która względem
wodoru wynosi 24. wyprowadź wzór substancji. (w pamięci).

169. Jeden litr pewnego gazu w warunkach normalnych ma masę 1,96 g.
Jaka jest względna gęstość tego gazu względem azotu?

Dla zaintereSOwanyCH 

O średniej względnej masie 
cząsteczkowej powietrza

Dlaczego średnia względna masa cząsteczkowa powietrza równa
się 29, a nie 30 — średniej arytmetycznej względnych mas cząstecz-
kowych tlenu (32) i azotu (28)? Dlatego, że w powietrzu jest zawarta
niejednakowa ilość tych gazów: tlenu — 21 % według objętości, a
azotu — 78 %.

Obliczymy średnią masę molową powietrza (ona liczbowo równa
jest średniej względnej masie cząsteczkowej).

Jeżeli przyjmiemy, że powietrze składa się tylko z tlenu i azotu, to
przybliżona wartość cząstek objętościowych1 tych gazów w po-
wietrzu będzie:
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1 Cząstkę objętościową oznacza się grecką literą φ (,,fi”)



121

j(О2) = 0,2;           j(n2) = 0,8.
ilości substancji gazów są proporcjonalne do ich objętości lub

cząstek objętościowych:
 n(О2) :  n(n2) =   j(O2) :   j(n2).

Poszukamy masy porcji powietrza, w której suma ilości substancji
gazów dorównuje 1 mol:

 n(О2) +  n(n2) = 1  mol;
 n(О2) = 0,2 • 1 mola = 0,2 mola; 

 n(n2) = 0,8 • 1 mola = 0,8 mola;
 m(pow.) =  n(О2)•M(О2) +  n(n2)•M(n2) = 0,2 mola • 32 g/ mol + 

+ 0,8  mola • 28 g/ mol = 28,8 g ≈ 29  g.
Stąd M(pow.) ≈ 29 g/mol.
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Wiesz już, że wszystkie substancje dzielą się na
organiczne (związki węgla) i nieorganiczne (związki
innych pierwiastków, oraz na substancje proste —
metale i niemetale). 

Gałąź nauki chemicznej, która bada substancje nieorga-
niczne nazywa się chemią nieorganiczną.

Znane są setki tysięcy substancji nieorganicznych.
Uczeni podzielili te substancje na grupy (klasy).
Przy tym uwzględnili oni ich skład, czyli to ile pier-
wiastków chemicznych i jakie pierwiastki tworzą
każdy związek. W niektórych przypadkach brano
także pod uwagę charakter chemiczny substancji
(na przykład, zdolność do wstępowania w reakcję z
zasadami czy z kwasami albo zarówno z tlenkami i
z zasadami).

Kilka klas związków nieorganicznych zalicza się
do podstawowych, najważniejszych. Je właśnie roz-
patrzymy w tym rozdziale.

Znane są wam już związki o ogólnej nazwie tlen-
ki. Podczas reakcji wody z niektórymi tlenkami
tworzą się substancje, które nazywają się zasady.
Z innymi tlenkami woda reaguje, tworząc kwasy.
Oprócz tlenków, zasad i kwasów do podstawowych
klas zalicza się wodorotlenki amfoteryczne i sole.
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RoZDZiAł 4
Podstawowe klasy 
związków 
nieorganicznych



23

123

Tlenki

Materiał paragrafu pomoże Ci: 
Ø przypomnieć sobie skład chemiczny tlenków;
Ø utrwalić nawyki układania chemicznych nazw tlen-

ków;
Ø dowiedzieć się o występowaniu tlenków w przyrod-zie.

skład chemiczny i wzory tlenków. Najważ-
niejszym i dla życia niezbędnym tlenkiem jest woda
(rys. 43). Ona gasi pragnienie, pomaga odzyskać
siły, daruje radość i energię. W niej mieszka wiele
istot żywych. 

Ta ciecz jest najlepszym rozpuszczalnikiem, słu-
ży jako katalizator niektórych reakcji chemicznych,
uczestniczy w różnych procesach technologicznych. 

Wiecie już, że tlenki są to związki utworzone z
dwóch pierwiastków chemicznych, z których jednym
jest tlen. Prawie wszystkie pierwiastki chemiczne
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Rys. 43. 
woda 
w przyrodzie

tworzą tlenki (rys. 44).  Pierwiastki o stałej warto-
ściowości mają jeden tlenek. Na przykład lit jedno-
wartościowy tworzy jeden tlenek Li2O, dwuwarto-
ściowy wapń — CaO, trójwartościowy bor — tlenek
B2O3. Jeżeli pierwiastek ma zmienną wartościo-
wość, to może tworzyć kilka tlenków. Na przykład,
miedź tworzy dwa tlenki Cu2O  і  CuO, a chrom trzy
tlenki CrO,  Cr2O3 і  CrO3.

Jeżeli oznaczymy pierwiastek chemiczny symbo-
lem E, to uwzględniając wartościowości pierwiast-
ków w związkach, można wyprowadzić ogólne wzory

Warto wiedzieć
najwięcej tlenków
tworzy azot: 
n2О, nО, 
n2О3, nO2, 
n2О4, n2O5.
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dla wszystkich znanych tlenków. E2О, EО,  E2О3,
EO2,  E2O5,  EO3,  E2O7,  EО4. Połączyć je można w
jeden wzór ЕmОn. 

u Określ stopień utlenienia tlenu w tlenkach  Li2O,
CaO  і  B2O3.

Tlenek jest to związek pierwiastka z tlenem, w którym
tlen wyjawia stopień utlenienia –2.

Niektóre związki pierwiastków z tlenem nie są
zaliczane do tlenków. Chodzi tu o nadtlenek wodoru
Н2О2 i difluorek tlenu OF2. W pierwszym związku
stopień utlenienia tlenu stanowi –1, a w drugim
równa się +2 (udowodnij to). 

nazewnictwo tlenków. W 7 klasie nauczyłeś
się nazywać tlenki. Przypomnijmy, że nazwy che-
miczne tlenków składają się z dwóch wyrazów:
wyrazu tlenek oraz nazwy pierwiastka w dopeł-
niaczu:

СаO — tlenek wapnia; 
B2O3 — tlenek boru.

Jeżeli pierwiastek tworzy kilka tlenków, to w
nazwie tlenku w nawiasie zaznacza się rzymską
cyfrą stopień utlenienia bez znaku „+” pierwiastka:
FeO – tlenek żelaza(II) (tlenek żelazawy), Fe2O3 —
tlenek żelaza(III) (tlenek żelazowy). 

W nazwie związku odmienia się tylko drugie
słowo: tlenek wapnia, tlenek żelaza(II).

u Nazwij tlenki o podanych wzorach MgO, CO2,
P2O5.
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Rys. 44.
niektóre tlenki

CuO

PbO

Cr2O3

Fe2O3 nO2CaO

Tlenki 
EmOn
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Niektóre tlenki oprócz nazw chemicznych, za-
chowały też nazwy zwyczajowe. Na przykład CaO
„wapno niegaszone”, SO2 – „gaz siarczysty”.

Tlenki w przyrodzie. Znajdują się w każdej
powłoce naszej planety – w atmosferze, hydrosferze,
litosferze. 

Najbardziej rozpowszechnionym tlenkiem w at-
mosferze i hydrosferze jest tlenek wodoru — woda,
a w litosferze — tlenek krzemu(IV) SiO2 — krze-
mionka. Ten związek krzemu tworzy minerał 
kwarc — składową część piasku, granitu. W powie-
trzu znajduje się niewielka ilość dwutlenku węgla
CO2. Najwięcej tlenków występuje w litosferze. One
wchodzą do składu skał, gleby, minerałów (rys. 45).
Tlenek żelaza(III) jest głównym składnikiem nie-
których rud żelaza.

Wnioski

Tlenek — to związek utworzony z dwóch
pierwiastków chemicznych, jednym z których
jest tlen posiadający stopień utlenienia –2.
ogólny wzór tlenków — ЕmОn. 

niektóre tlenki, oprócz nazw chemicznych,
zachowały też nazwy zwyczajowe. nazwy che-
miczne tlenków składają się z dwóch wyra-
zów: wyrazu tlenek (pierwsze słowo) oraz
nazwy pierwiastka w dopełniaczu (drugie
słowo).

Wiele tlenków występuje w przyrodzie. naj-
bardziej rozpowszechniony w przyrodzie jest
tlenek wodoru (woda) oraz tlenek krzemu(iV). 

125

Warto wiedzieć
Dla wody nazwy
chemicznej 
„tlenek wodoru” 
nie wykorzystuje
się.

Kwarc SiO2 Kasyteryt SnO2 Kupryt Cu2O

Rys. 45.
Kryształy 
niektórych 
minerałów
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?
170. Jakie związki nazywamy tlenkami? wśród przytoczonych wzorów

chemicznych wybierz te, które odpowiadają tlenkom: PbO,  Cl2O7,
na2O,  K2O2,  liOH,  SeO3,  HClO,  BaO2.

171. Ułóż wzory chemiczne tlenków arsenu (pierwiastek wykazuje sto-
pień utlenienia + 3 i + 5) oraz teluru (stopień utlenienia + 4 i + 6). 

172. Ułóż wzory tlenków, które zawierają kationy potasu,baru, glinu.
173. Ułóż wzory strukturalne cząsteczek tlenków SO2 i i2O5.
174. napisz wzory związków, które mają takie nazwy: a) tlenek azo-

tu(iV); b) tlenek tytanu(iii); c) tlenek berylu; d) tlenek manga-
nu(ii).

175. Podaj nazwy chemiczne tlenków SrO,  Mn2O3,  Mn2O7,  nO,  n2O5.
176. Oblicz część masy pierwiastków w tlenku siarki(iV) i w tlenku siar-

ki(Vi).
177. Oblicz masę: a) tlenku tytanu(iV) o ilości substancji: 2 mole b) por-

cji tlenku azotu(ii) w której mieści się 1023 cząsteczek.
178. Uczniowie w klasie w ciągu 45 minut wydychają razem z powie-

trzem 1,1 kg dwutlenku węgla. Jaką objętość zajmuje ten gaz w
warunkach normalnych? 
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Zasady

Materiał paragrafu pomoże Ci: 
Ø przypomnieć sobie, co to są zasady;
Ø posługiwać się tablicą rozpuszcalności związków

nieorganicznych w wodzie;
Ø utrwalić umiejętność układania nazw zasad.

skład chemiczny i wzory zasad. Wiesz, że
niektóre tlenki pierwiastków metalicznych reagują
z wodą (§11): 

Na2O +  H2O = 2 NaOH;

CaO +  H2O =  Ca(OH)2.
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Produkty tych reakcji należą do klasy zasad; ich
skład chemiczny odpowiada ogólnemu wzorowi
М(ОН)n. Zasadami są wszystkie związki, które
mają wzór MОН większość związków ze wzorem
M(ОН)2 i kilka ze wzorem M(ОН)3. 

Wszystkie zasady są substancjami jonowymi.

Zasada jest to związek, który składa się z kationów
pierwiastka metalicznego  Мn+ i anionów wodorotleno-
wych ОН–.

Każda zasada pochodzi od pewnego tlenku. Już
wiecie, że takie tlenki nazywają się zasadowe. Ładu-
nek jonu pierwiastka metalicznego w zasadzie i w
tlenku jest taki sam.Wiele tlenków zasadowych nie
reaguje z wodą; odpowiednie zasady otrzymuje się,
dokonując innych reakcji. 

u Napisz wzór zasady, której odpowiada tlenek
Ві2O3.

Niektóre związki, mające ogólny wzór M(OH)n,
nie zaliczane są do zasad, ponieważ one wykazują
właściwości chemiczne właściwe zarówno zasadom,
jak i kwasom. Te związki nazywają się wodorotlen-
kami amfoterycznymi; o nich będzie mowa w §31. 

Zasady utworzone przez alkaliczne i ziemalka-
liczne pierwiastki rozpuszczają się w wodzie. Ich
ogólna nazwa — ługi. Wodorotlenek magnezu do łu-
gów nie należy. Inne zasady są nierozpuszczalne.

O zdolności substancji nieorganicznych rozpusz-
czania się w wodzie można dowiedzieć się, wykorzy-
stując tablicę rozpuszczalności (wyklejka II). Przy-
taczamy jej fragment: 
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Zasady 
m(OH)n

Na+ K+ Ag+ Mg2+ Ca2+ Ba2+ Mn2+ Hg2+ Ni2+ Fe2+

rOH– r — m m r n n n—

Anion Kationy

Litera „r” w kratce, która odpowiada pewnemu
związkowi, świadczy o tym, że związek dobrze roz-
puszcza się w wodzie. Literą „m” zaznaczono związki
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o małej rozpuszczalności, a literą „n” — prawie nie-
rozpuszczalne związki. Kreseczka w komórce ozna-
cza, że substancja nie istnieje (jeszcze jej nie otrzy-
mano). Takie kreseczki są w kratkach dla wodo-
rotlenków AgOH  і  Hg(OH)2 (odpowiednie tlenki
Ag2O  і  HgO są znane). 

nazwy zasad. Chemiczne nazwy zasad, podob-
nie jak tlenków składają się z dwóch słów.
Pierwszym słowem jest słowo wodorotlenek, drugim
jest nazwa pierwiastka, który tworzy zasadę. Na
przykład, związek o wzorze NaOH nazywa się wodo-
rotlenek sodu, a związek Mg(OH)2 — wodorotlenek
magnezu. W nazwach zasad odmieniają się obydwa
słowa: wodorotlenek sodu, wodorotlenku magnezu. 

Jeżeli pierwiastek metaliczny tworzy kationy o
różnych ładunkach, to w nazwie zasady ukazuje się
wartość ładunku kationu po nazwie pierwiastka
rzymską cyfrą (w nawiasie nie odstępując i bez
znaku „+”): 

Cr(OH)2 — wodorotlenek chromu(II).

u Nazwij zasady mające wzór  КOH,  Fe(OH)2.

Ługi, które najczęściej są wykorzystywane oprócz
nazw chemicznych mają także tradycyjne (zwycza-
jowe) nazwy:

NaOH — potaż żrący;
Ca(OH)2 — wapno gaszone.

Nazwa pierwszego związku związana jest z tym,
że tlenek sodu oraz jego roztwory niszczą różne
materiały, wywołują oparzenia „chemiczne”. Dru-
gi związek nazwano według sposobu jego otrzymy-
wania — „gaszenia” wapna (reakcja między tlen-
kiem wapnia (niegaszonym wapnem) i wodą). 

Zasady w odróżnieniu od tlenków w przyrodzie
nie występują.

Wnioski

Zasady — są to związki pierwiastków me-
talicznych o ogólnym wzorze М(ОН)n. 

Wszystkie zasady są związkami jonowymi.
składają się one z kationów pierwiastków
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metalicznych i anionów wodorotlenowych
ОН–.

Zasady, które nie rozpuszczają się w wodzie
nazywają się ługami. 

nazwa chemiczna zasady składa się ze sło-
wa „wodorotlenek” i nazwy pierwiastka me-
talicznego.

?
179. Jakie związki zaliczamy do zasad? napisz ogólny wzór zasad

utworzonych przez dwuładunkowe kationy. Co to są ługi?
180. Ułóż wzory wodorotlenku cezu i wodorotlenku tytanu(iii).
181. napisz wzory wodorotlenków, którym odpowiadają tlenki o nastę-

pujących wzorach: K2O,  VO,  la2O3.
182. Jaka ilość substancji każdego jonu mieści się w 1 molu związków

naOH, Fe(OH)2. (w pamięci). 
183. Oblicz masę 0,2 mola wodorotlenku litu. (w pamięci).
184. ile kationów oraz anionów mieści się:

a) w 0,1 mola wodorotlrnku sodu;
b) w 1/2 mola wodorotlrnku manganu(ii)?

185. w której z podanych zasad jest więcej jonów: w wodorotlenku
baru o ilości 3 mole, czy w wodorotlenku potasu o ilości 4 mole?
Odpowiedź objaśnij.

Dla  zaintereSOwanyCH 

Niezwykła zasada 
Gaz amoniak nH3 bardzo dobrze rozpuszcza się w wodzie.

roztwór jego (nazwa potoczna — naszatyrny spirytus) mieści OH– i
właściwościami chemicznymi przypomina rozcieńczony roztwór ługu.
Chemiczne przemiany, które odbywają się podczas rozpuszczania
amoniaku w wodzie opisuje się za pomocą schematu

nH3 +  H2O ® nH4
+ +  OH–, 

a dla odpowiedniej zasady wykorzystuje się wzór nH4OH. wydzielić
związku roztworu nie można: otrzymamy produkty jej rozpadu —amo-
niak i wodę (parę wodną).  

129
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Kwasy 

Materiał paragrafu pomoże Сі: 
Ø klasyfikować kwasy według pewnych cech;
Ø utrwalić nawyki z układania wzorów kwasów tleno-

wych;
Ø dawać nazwy kwasom;
Ø dowiedzeć się o występowniu kwasów w przyrodzie.

skład chemiczny i wzory kwasów. Na po-
przednich lekcjach chemii kwasami nazywano
związki, które tworzą się podczas reakcji tlenków
niemetalicznych pierwiastków z wodą. Przykłady
wzorów chemicznych takich związków to: HNO3,
H2SO4,  H3PO4. Tlenki, od których pochodzą kwasy
nazywamy kwasowymi.

Do kwasów także zalicza się roztwory wodne
związków pierwiastków niemetalicznych grup VI i
VII układu okresowego z wodorem —  HF,  HCl,  H2S
oraz niektórych innych. 

Kwasy będące pochodnymi tlenków łączą się w
grupę kwasów tlenowych (rys. 46). Ich ogólny 
wzór —  HmEon. Kwasy utworzone przez związki
pierwiastków niemetalicznych z wodorem nazywają
się beztlenowe; mają one ogólny wzór HnE. 
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Rys. 46. 
Kwasy:
a — kwas 
ortoborowy;
b — kwas 
siarkowy H3BO3 H2SO4

Wszystkie kwasy są substancjami cząsteczkowy-
mi. W cząsteczce dowolnego kwasu mieści się jeden
lub kilka atomów wodoru.

Kwasy 
Hne

HmeOn

a b
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kwasy są to związki, cząsteczki których zawierają atomy
wodoru, które mogą podczas reakcji chemicznych być
zastąpione przez atomy (jony) pierwiastków metalicz-
nych.  

Przykłady odpowiednich reakcji:

Zn +  H2SO4 =  ZnSO4 +  H2↑;

NaOH +  HNO3 =  NaNO3 +  H2O.

Zważając na ilość zdolnych do zamiany atomów
wodoru, wszystkie kwasy dzielą się na jednozasado-
we (na przykład HCl,  HNO3), dwuzasadowe ( H2S,
H2SO4), trójzasadowe ( H3PO4)1.

Część cząsteczki kwasu połączoną z atomem (ato-
mami) wodoru nazywa się resztą kwasową. 

Według liczby atomów wodoru w cząsteczce kwa-
su określa się wartościowość reszty kwasowej.
Jeżeli w cząsteczce kwasu jest jeden atom wodoru,
to reszta kwasowa jest jednowartościowa, jeżeli dwa
atomy — reszta kwasowa jest dwuwartościowa itd.:

I    II        III         

HСl,   H2SO4,   H3PO4.

Jak widzimy, pojęcie „wartościowość” wykorzy-
stuje się nie tylko względem atomów, lecz także do
grupy połączonych atomów.

u Nazwij reszty kwasowe oraz ich wartościowość w
kwasach  HNO3 і  H2S.

Pierwiastek, który tworzy kwas nazywa się kwa-
sotwórczym. Pokażemy, jak oblicza się wartość jego
stopnia utlenienia w kwasie H2SO4. Zapiszemy nad
symbolami wodoru i tlenu wartości stopni utlenie-
nia tych pierwiastków:

+1 –2     
H2SO4.

Suma stopni utlenienia 4 atomów tlenu stanowi
(–2)•4 = –8, a dwóch atomów wodoru — (+1)•2 = +2.

1 Istnieją kwasy, w cząsteczkach których zamiana wszystkich atomów wo-
doru jest niemożliwa.
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Ponieważ cząsteczka jest elektrycznie obojętna, to
stopień utlenienia atomu siarki ma stanowić + 6:

+1 +6 –2     
H2SO4.

Znając stopień utlenienia pierwiastka kwaso-
twórczego w kwasie, można łatwo określić tlenek,
od którego on powstał. Na przykład, kwasowi
H2SO4 odpowiada tlenek SO3 (w nim stopień utle-
nienia siarki także stanowi + 6).

u Określ stopień utlenienia fosforu w kwasie
H3PO4 i nazwij wzór odpowiedniego tlenku kwa-
sowego.

Dla kwasów wykorzystuje się nie tylko wzory
chemiczne, lecz także graficzne. Ułożymy graficzny
wzór cząsteczki kwasu H2SO4. 

Siarka w kwasie H2SO4 jest sześciowartościowa.
Zapiszemy dookoła kwasotwórczego atomu 6 kre-
seczek:
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Wszystkie te kreseczki, (jednostki wartościowo-
ści) mają także „należeć” do czterech dwuwarto-
ściowych atomów tlenu. Rozmieścimy wszystkie
atomy tlenu dookoła atomu siarki. Dwóm atomom
tlenu „wydzielimy” po dwie kreseczki, a dla dwóch
innych zostanie po jednej: 

Lewemu i prawemu atomom tlenu nie wystarcza
po jednej kreseczce (tlen jest pierwiastkiem dwu-
wartościowym). Przeprowadzamy je i dopisujemy z
lewej i z prawej strony po atomie wodoru:

Wzór graficzny tej cząsteczki można ułożyć w
inny sposób. Zapisujemy wzór chemiczny tego



133

związku, wyodrębniając w nim grupy atomów OH
(grupy hydroksylowe inaczej — wodorotlenowe):

H2SO4 Þ SO2(OH)2.
Grupa hydroksylowa (wodorotlenowa) jest jedno-

wartościowa: – О–Н. Łączymy kreseczką każdą
grupę OH z atomem siarki:  

H–O–S–O–H.
Dwa atomy tlenu, które zostały, rozmieszczamy

dookoła atomu siarki i każdy „łączymy”z tym ato-
mem dwiema kreskami: 

133

u Ułóż wzór graficzny cząsteczki kwasu  H3PO4.

nazwy kwasów. Kwasy mają nazwy chemiczne
i zwyczajowe (tabl. 7).

Tablica 7
najważniejsze kwasy

chemiczna zwyczajowa
HF Fluorowy Fluorowodorowy 

Chlorowy Chlorowodorowy, Solny1

Siarkowodorowy Siarkowodorowy
Azotowy Azotowy
Azotowy Azotowy

Węglowy Węglowy
Metakrzemowy Krzemowy 

Siarkawy Siarkowy
Siarkowy Siarkowy

Ortofosforowy Fosforowy

HCl

H2S

HNO2

HNO3

H2CO3

H2SiO3

H2SO3

H2SO4

H3PO4

Wzór Nazwa*

* Przytoczono drugie słowa nazw.

1 Kwas nazwano solnym ponieważ dawniej otrzymywano go z soli NaCl.

.
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Nazwa kwasu składa sięz dwóch słów. Pierwszym
słowem we wszystkich nazwach jest słowo „kwas”. 

Rdzeń drugiego słowa nazwy chemicznej kwasu
pochodzi od nazwy pierwiastka kwasotwórczego 
(kwas siarkowy — związek siarki). 

Nazwy chemiczne mieszczą także przedrostki
Meta- i Orto- (tablica 7).

Nazwy zwyczajowe większości kwasów pochodzą
od nazwy substancji prostych lub związków pier-
wiastków z wodorem. 

Występowanie kwasów w przyrodzie. Na
naszej planecie występuje wiele kwasów. Kwas
węglowy tworzy się w wyniku rozpuszczenia w
wodzie dwutlenku węgla CO2. Podczas wybuchu
wulkanów do atmosfery przedostają się siarkowo-
dór H2S i dwutlenek siarki SO2. Pierwszy związek,
rozpuszczając się w wodzie, tworzy kwas siarkowy,
a drugi reagując z wodą — kwas siarkawy. 

Świat roślinny i zwierzęcy jest bogaty w kwasy
należące do związków organicznych. Kwas cytryno-
wy, jabłkowy, szczawiowy mieszczą się w niektórych
owocach, jagodach, warzywach (rys. 47), kwas
mrówkowy — w mrówkach, dlatego ich ukąszenia
są dosyć bolesne), w jadzie pszczelim, w pokrzywie.
Jeżeli kwaśnieje mleko i wino, to tworzą się odpo-
wiednio — kwas mlekowy i octowy. Kwas mlekowy
także jest w kiszonej kapuście, kiszonce dla bydła;
gromadzi się w mięśniach podczas ich pracy. Kwas
żołądkowy mieści nieorganiczny kwas — solny.
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Rys 47.
naturalne 
źródła kwasów
organicznych
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Wnioski 

kwas jest związkiem, cząsteczka którego
mieści jeden lub kilka atomów wodoru,
które mogą podczas reakcji być zastąpione
na atomy (jony) pierwiastka metalicznego. 

Wyróżnia się kwasy beztlenowe (ogólny
wzór HnE) oraz tlenowe ( HmEon). Według licz-
by atomów wodoru w cząsteczce kwasy dzielą
się na jednozasadowe, dwuzasadowe i trójza-
sadowe. 

Część cząsteczki kwasu połączoną z ato-
mem (atomami) wodoru nazywa się resztą
kwasową.

Dla kwasu tlenowego istnieje odpowiedni
tlenek (kwasowy). W obydwu związkach pier-
wiastek kwasotwórczy ma tę samą wartość
stopnia utlenienia.

kwasy mają nazwy chemiczne i zwyczajo-
we.

kwasy rozpowszechnione są w przyrodzie.

?
186. Co nazywamy kwasem? Co to jest reszta kwasowa? wskaż resz-

ty kwasowe w podanych kwasach H2te,  HnO2 і  H3asO4.
187. według jakich cech klasyfikuje się kwasy? wpisz wzory podanych

kwasów w odpowiednie kolumny tabeli: HClO3,  HBr,  H2teO3,  HF,
HnO2,  H2Se,  H3asO4:
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Kwasy

tlenowe beztlenowe jedno-
zasadowe

dwuzasa -
dowe

trójzasa -
dowe

188. wyznacz stopień utlenienia pierwiastka kwasotwórczego w nastę-
pujących kwasach HClO,  HPO3,  H2teO4. zapisz wzory tlenków,
które odpowiadają tym kwasom.
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189. Ułóż wzór chemiczny kwasu tlenowego jodu, który ma w tym
związku stopień utlenienia +5.

190. Połącz wzór kwasu z odpowiednią nazwą:
Wzory kwasów Nazwa kwasu

1) H2Se O3; а) selenawy;
2)  H2Se; b) selenowodorowy;
3) H2Se O4; c) selenowy.

191. Ułóż wzory strukturalne następujących kwasów HІ,  HClO,  H2teO3.
192. Jakie ilości substancji pierwiastków mieszczą się w 0,5 mola ta-

kich kwasów: a) HnO3, b) H2SO4? (w pamięci). 
193. wzięto 6,2 g kwasu borowego H3BO3. Oblicz ilość substancji

kwasu. (w pamięci).
194. Oblicz części masy pierwiastków w kwasie fluorowym. (w pa-

mięci).
195. istnieją dwa kwasy tlenowe o jednakowej wartości mas molo-

wych — 98 g/mol. nazwij te kwasy i napisz ich wzory chemiczne.
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Sole

Materiał paragrafu pomoże Ci: 
Ø wyjaśnić, co to są sole;
Ø układać wzory i nazwy soli;
Ø dowiedzieć się o występowaniu soli w przyrodzie.

skład chemiczny i wzory soli. Do klasy soli
należy związek, który spożywamy codziennie z po-
karmem. Jest to sól kuchenna NaCl. Wiemy, że
składa się ona z jonów Na+ і  Cl–. Na tablicy piszemy
kredą CaCO3. Ją też zaliczamy do soli. W kredzie
mieszczą się jony Ca2+ і  СО3

2–.

sole — są to związki, w skład których wchodzą kationy
pierwiastków metalicznych i aniony reszt kwasowych. 

Jon reszty kwasowej ma ładunek ujemny; jego
wartość jest tożsama z wartościowością tej reszty
kwasowej:

I
HСl Þ Сl–;

II        
H2SO4 Þ  SO4

2–.
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Sole, podobnie jak kwasy, mają dwa ogólne wzo-
ry — MmAn і Мm(Eon)p. Pierwszemu wzorowi od-
powiadają sole, które mieszczą jony reszt kwaso-
wych kwasów beztlenowych, drugiemu — sole,
aniony których pochodzą od kwasów tlenowych.
Przykłady, wzorów soli: LiF,  СаS,  NaNO3,  Al2(SO4)3.

Żeby ułożyć wzór soli, trzeba znać ładunek ka-
tionu i anionu i pamiętać, że dowolny związek jest
elektrycznie obojętny. Żeby określić wartości ładun-
ków jonów, można skorzystać z tabeli umieszczonej
na wyklejce II (jest to tak zwana, tablica rozpusz-
czalności związków nieorganicznych). 

u Ułóż wzór soli zawierającej jony  Fe3+ oraz  NO3
–.

Wzorów strukturalnych soli, podobnie jak innych
związków jonowych, nie pisze się. 

nazwy soli. Każda sól ma nazwę chemiczną, a
niektóre sole posiadają jeszcze nazwy zwyczajowe
(tab. 8). 

Nazwa chemiczna soli składa się z dwóch słów.
Pierwsze słowo jest nazwą reszty kwasowej, a dru-
gie — pierwiastka metalicznego. Jeżeli pierwiastek
metaliczny tworzy kationy z różnymi ładunkami, to
wartość ładunku kationu soli pokazuje się po naz-
wie pierwiastka — rzymską cyfrą w nawiasie (tab.
8, rys. 48).

Przez przypadki odmienia się tylko drugie słowo
nazwy chemicznej soli. 

u Podaj nazwy chemiczne soli o następujących wzo-
rach:  KF,  PbCO3,  Ba3(PO4)2,  CrCl3.

137

Sole 
mman

Мm(eOn)p

Rys. 48. 
niektóre sole

Chromian
potasu

Chlorek
kobaltu(ii)

Siarczan
miedzi(ii)

Siarczan
manganu(ii)

Siarczan
niklu(ii)
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istnieją sole, utworzone na bazie amoniaku
NH4OH (s. 129). W ich składzie są kationy  amo-
nu NH4

+. Przykłady wzorów i nazw takich związ-
ków: 

 NH4Cl — chlorek amonowy;
( NH4)2SO4 — siarczan amonowy;

 NH4NO3 — azotan amonowy.
 dwa ostatnie związki stosuje się jako azotowe
nawozy mineralne. 

Występowanie soli w przyrodzie. W skład
skorupy ziemskiej wchodzi wiele soli (rys. 49).
Większość z nich – to krzemiany. Najczęściej spoty-
kaną odmianą krystaliczną dwutlenku krzemu jest
kwarc. Wśród krzemianów są jeszcze inne kamienie
szlachetne: błękitny topaz (krzemian glinu), złocisty
cyrkon (krzemian cyrkonu), bezbarwny fenakit
(krzemian berylu) i in. 

Istnieje wiele złóż chlorku sodu (sól kamienna),
chlorku potasu.

Węglan wapnia CaCO3 występuje w postaci kredy,
wapienia, marmuru. Węglan wapnia jest podstawą
muszli, korali, skorup jaj (rys. 50). Siarczki ZnS,
Cu2S, PbS  oraz inne są rudami metali.
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Tabela 8 
Wzory i nazwy soli 

Chemiczna
nazwa

kwasów ZwyczajowaChemicznasole odpowiednie
kwasy

K NO3 HNO3 Azotowy Azotan 
potasu

Saletra 
potasowa

Węglan 
potasu

PotażWęglowyK2CO3 H2CO3

Fluorek 
wapnia

Fluoryt
(minerał)

Fluoro -
wodorowy

CaF2 HF

Chlorek
żelaza(II) — 

Chloro -
wodorowy

FeCl2 HCl

Siarczan
żelaza(III) — SiarkowyFe2(SO4)3 H2SO4

Wzory nazwa soli
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Różne sole występują w postaci rozpuszczonej w
hydrosferze. Woda morska zawiera chlorki sodu i
magnezu, w wodzie do picia przeważnie są węglany
i siarczany wapnia i magnezu.
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ZnSPbCrO4 BaSO4

Rys. 49.
Kryształy 
niektórych
minerałów

Rys. 50.
węglan wapnia
występujący 
w naturze

Wnioski

sól — jest to związek jonowy, w skład któ-
rego wchodzą kationy pierwiastka metalicz-
nego i aniony reszty kwasowej. sole mają dwa
wzory ogólne MmAn і Мm(Eon)p.

każda sól ma nazwę chemiczną, a niektóre
sole posiadają nazwę zwyczajową.

sole są bardzo rozprzestrzenione w przyro-
dzie.
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?
196. Jakie związki nazywają się solami? Jakie są ich podobieństwa i

różnice składu chemicznego z zasadami?
197. Ułóż wzory soli, do składu których wchodzą następujące jony: li+,

Mg2+,  nO3
–,  CO3

2–.
198. zapisz w odpowiednie kolumny tabeli wzory jonów, z których skła-

dają się sole  al(nO3)3,  BaBr2,  K3PO4,  na2S:
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Kationy aniony
Jednoładunkowe wieloładunkoweJednoładunkowe wieloładunkowe

199. Podaj nazwy soli o następujących wzorach:  naBr,  al2S3,  li2SO4,
CaSO3.

200. Ułóż wzory: jodek cezu, fluorek glinu, siarczan chromu(iii), orto-
fosforan litu.

201. Jednakowa czy różna ilość substancji anionów mieści się w 20 g
СаСО3 i w 20 g СаBr2? (w pamięci).

202. za pomocą analizy chemicznej ustalono, że w porcji siarczanu
sodu mieści się 0,5 mola jonów SO4

2–. Jaka ilość substancji i jaka
masa jonów sodu jest w tej porcji związku? (w pamięci).

203. Gdzie mieści się największa sumaryczna ilość jonów: w 1 molu
siarczanu glinu, w 2 molach azotanu żelaza(iii), w 3 molach chlor-
ku baru, czy w 4 molach fluorku litu?

203. Dla doświadczeń wzięto jednakowe masy: ortofosforanu żela-
za(iii), chlorku sodu, węglanu wapnia. zestaw sumaryczne ilości
jonów w tych porcjach soli i wybierz prawidłową odpowiedź:

a) najwięcej jonów jest w porcji fosforanu żelaza(iii); 
b) najwięcej jonów jest w porcji chlorku sodu; 
c) najwięcej jonów jest w porcji węglanu wapnia;
d) we wszystkich wziętych porcjach soli jest jednakowa ilość

jonów.

Budowa, właściwości oraz 
zastosowanie tlenków

Materiał paragrafu pomoże Ci: 
Ø wyjaśnić, jaka jest zależność właściwości tlenków od

ich budowy;
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Ø poznać właściwości chemiczne tlenków, zasado-
wych i kwasowych;

Ø zrozumieć, co to jest reakcja wymiany;
Ø wyjaśnić, gdzie stosowane są tlenki.

Budowa i właściwości fizyczne tlenków.
Właściwości fizyczne tlenków podobnie jak innych
substancji zależą od ich budowy wewnętrznej, to
znaczy, od tego, z jakich cząstek one się składają —
z atomów, cząsteczek czy jonów.

Tlenki zasadowe mają budowę jonową (rys. 51,
a). Różnoimienne jony (o różnych ładunkach) silnie
przyciągają się jeden do drugiego. Dlatego te tlenki
w warunkach normalnych są substancjami stałymi,
topią się przy wysokiej temperaturze (tab. 9).
Większość tlenków jonowych nie rozpuszcza się w
wodzie, niektóre reagują z nią. 
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Warto wiedzieć
w warunkach
zwyczajnych tlenki
H2O, Cl2O7, Mn2O7
są cieczami.

Мал. 51. 
Modele budowy:
a — tlenku 
magnezu;
b — dwutlenku
węgla(iV)
w stanie stałym a b

CO2O2–

Mg2+

Prawie wszystkie tlenki kwasowe składają się z
cząsteczek (rys. 51, b). W tlenkach o budowie czą-
steczkowej istnieje słabe przyciąganie między cząst-

Tabela 9
Budowa i temperatury topnienia niektórych tlenków

CaO
Li2O jonowa 2630

1453

H2O
SO2

cząsteczkowa 0
–75

SiO2 atomowa 1610

Wzór chemiczny Budowa tlenku Temperatura topnienia, 0 C
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kami (cząsteczkami) dlatego ich temperatury top-
nienia i wrzenia (tab. 9) są niewysokie, a stan sku-
pienia w warunkach normalnych bywa różny.
Tlenki rozpuszczają się w wodzie (podczas rozpusz-
czania zachodzą reakcje chemiczne). Niektóre mają
zapach.

Tlenek krzemu(IV) SiO2 i kilka innych tlenków
mają budowę atomową — są to substancje stałe o
wysokich temperaturach topnienia i wrzenia (tab.
9). Są one nierozpuszczalne w wodzie.

Właściwości chemiczne tlenków. Zdolność
tlenku do wchodzenia w reakcję z inną substancją
zależy od rodzaju tlenku. Będziemy rozpatrywać
oddzielnie reakcje dla tlenków zasadowych i kwaso-
wych. Już wiesz, że tlenki zasadowe — to tlenki,
które przynależą zasadom, a kwasowe — to takie,
które przynależą kwasom.

Reakcje z udziałem
tlenków zasadowych 
Reakcja z wodą. Już wiecie, że wśród tlenków

zasadowych tylko związki pierwiastków alkalicz-
nych i ziemalkalicznych reagują z wodą; przy tym
tworzą się zasady. Taka reakcja odbywa się, na przy-
kład, kiedy miesza się wapno niegaszone CaO i
wodę: 

СаО +  Н2О =  Са(ОН)2.

Wyprowadzić wzór produktu reakcji (zasady)
można wychodząc od ładunków kationu pierwiast-
ka metalicznego i anionu wodorotlenowego. 

u Ułóż równanie reakcji tlenku litu z wodą.

Reakcje z tlenkami kwasowymi. Tlenki zasa-
dowe reagują ze związkami o przeciwstawnym cha-
rakterze właściwości chemicznych, to znaczy z sub-
stancjami, które mają właściwości kwasowe. Do
nich należą tlenki kwasowe.

Produktem reakcji między tlenkami zasadowymi
i kwasowymi jest odpowiednia sól. Składa się ona z
kationów pierwiastka metalicznego, który jest w
tlenku zasadowym i anionów reszty kwasowej, któ-
ra pochodzi z tlenku kwasowego.
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Przykłady równań reakcji między tlenkami zasa-
dowymi i kwasowymi:

CaO        +        SO3 =        Ca SO4;
(mieści              (odpowiada            (posiada jony

kationy Са2+)   kwasowi  H2SO4)      Ca2+ і SO4
2–)

Li2O       +       N2O5 =        2Li NO3.
(mieści             (odpowiada           (mieści jony

kation Li+) kwasowi  HNO3)        Li+ і NO3
–)

u Ułóż równanie reakcji między tlenkiem wapnia i
tlenkiem azotu(V).

Reakcje z kwasami. Tlenki zasadowe reagują
nie tylko z tlenkami kwasowymi, ale i z kwasami.
Produktami takiej reakcji są sól i woda:

CaO + Н2SO4 = Ca SO4 + Н2О;

Li2O + 2HNO3= 2Li NO3 + H2O.

Reakcje, podczas których związki wymieniają wzajem-
nie swe składniki, nazywamy reakcjami wymiany.

Reakcje z udziałem 
tlenków kwasowych 
Reakcja z wodą. Prawie wszystkie tlenki kwa-

sowe reagują z wodą (wyjątek — tlenek SiO2), two-
rząc kwas tlenowy:  

SO3 +  H2O =  H2SO4.

Wzory kwasów — produktów reakcji tlenków
kwasowych z wodą wyprowadza się tak samo, jak
wzory zasad, układając razem wszystkie atomy, któ-
re są we wzorach reagentów. 

uUłóż równanie reakcji tlenku azotu(V) z wodą.

Reagowanie z wodą tlenku fosforu(V) ma pewne
osobliwości. Z początku odbywa się reakcja:
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Р2О5 +  Н2O = 2 НРO3.
kwas metafosforowy

Jej produkt także reaguje z wodą, przemieniając
się w inny kwas:

Н РО3 +  Н2O =  Н3РO4.
kwas ortofosforowy

Jeżeli wody wystarcza dla przebiegu obydwu
reakcji, czyli wzięto jej w nadmiarze, to można zapi-
sać „sumaryczne” równanie chemiczne: 

Р2О5 + 3 Н2O = 2 Н3РO4.
Reakcje z tlenkami zasadowymi. Tlenki kwa-

sowe reagują ze związkami, które mają przeciw-
stawny charakter chemiczny — z tlenkami zasado-
wymi i zasadami. 

O reakcjach chemicznych między kwasami i tlen-
kami zasadowymi była mowa wyżej. Jeszcze jedno
równanie takiej reakcji, w której bierze udział
tlenek kwasowy Р2О5:

Р2О5 + 3 СаO =  Са3(РO4)2.
ortofosforan wapnia

Reakcje z zasadami. Tlenki kwasowe reagują z
zasadami, tworząc sole i wodę:

СО2 + 2 NaOH =  Na2СО3 +  H2O;
węglan sodu

N2O5 +  Ba(OH)2 =  Ba(NO3)2 +  H2O.
azotan baru

Sól utworzyła się z kwasu, który odpowiada da-
nemu tlenkowi kwasowemu. 

u Ułóż równanie reakcji między tlenkiem siarki(IV)
i wodorotlenkiem sodu.

Omówiony materiał ilustruje schemat 6.
Wiele tlenków pierwiastków metalicznych wyka-

zuje zarówno właściwości kwasowe, jak zasadowe.
O reakcjach z udziałem tych związków będzie mowa
w §31.

Zastosowanie tlenków. Dziesiątki tlenków
zastosowuje się w praktyce. Każdy wie, że najbar-
dziej używanym tlenkiem jest woda. Z rud żelaza,
które zawierają tlenki żelaza otrzymuje się żelazo.

144
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Kwarc SiO2 jest surowcem do produkcji szkła kwar-
cowego, które ma właściwość przepuszczania pro-
mieni nadfioletowych (pod lampą kwarcową można
opalać się, tak samo jak na słońcu). Zwykłe szkło tej
właściwości nie posiada. Piasek służy także do pro-
dukcji zwykłego szkła i ceramiki. Podstawą piasku
jest dwutlenek krzemu SiO2. Piasek oraz wapno
niegaszone CaO mają zastosowanie w budownic-
twie. Kryształy korundu Al2O3 są bardzo twarde.
Proszek tego związku służy do szlifowania po-
wierzchni różnych wyrobów metalicznych lub cera-
micznych. Niektóre tlenki są bazą różnych farb:
Fe2O3 — brązowej, Cr2O3 — zielonej, TiO2 і ZnO —
białej. Zabarwione przez różne domieszki, natural-
ne lub sztuczne kryształy tlenków glinu lub krzemu
(rys. 52) wykorzystuje się do wyrobu ozdób jubiler-
skich.

Schemat 6
Najważniejsze właściwości chemiczne tlenków

Tlenki

Tlenki zasadowe reagują 

Rys. 52.
Kamienie 
szlachetne
a — rubin (Al2O3
z domieszką
Cr2O3);
b — szafir (Al2O3
z domieszkami
tlenków żelaza i
tytanu;
c — ametyst (SiO2
z domieszkami
tlenków żelaza) 

a b c

z wodą 
(tlenki pierwiastków alka  licznych 

i ziemalkalicznych)

z kwasami z tlenkami 
kwasowymi

z tlenkami
zasadowymiz zasadami

z wodą

Tlenki kwasowe reagują
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WNioski

Tlenki o budowie jonowej są substancjami
stałymi. W wodzie one nie rozpuszczają się,
mają wysoką temperaturę topnienia.

Tlenki o budowie cząsteczkowej występują
w różnych stanach skupienia, mają niewyso-
kie temperatury topnienia i wrzenia. Więk-
szość z nich rozpuszcza się w wodzie i wcho-
dzi z nią w reakcje. Niektóre są lotne i mają
zapach.

spośród tlenków zasadowych z wodą rea-
gują tylko związki pierwiastków alkalicznych
i ziemalkalicznych. Produktami tych reakcji
są zasady. 

Tlenki zasadowe reagują z tlenkami kwaso-
wymi oraz z kwasami — tworząc sole. Tlenki
kwasowe reagują z wodą (produktami tych
reakcji są kwasy tlenowe), a także z tlenkami
zasadowymi i z zasadami, tworząc sole.

Reakcje, podczas których związki wzajem-
nie wymieniają swe składniki, nazywamy
reakcjami wymiany. 

Wiele tlenków ma szerokie zastosowanie w
różnych gałęziach gospodarki.

?
205.  Jeden ze związków — Cl2O lub Li2O w warunkach normalnych

jest gazem i ma zapach. Wskaż ten związek i objaśnij swój wybór.
206. Spośród podanych tlenków wskaż substancje jonowe: P2O3,

Cl2O7, K2O, BaO, SO3. 
207. Zapisz w odpowiednich kolumnach tabeli wzory tlenków: Li2O,

Cu2O, Cl2O7, MgO, SiO2, FeO, SO2.
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Tlenki

kwasowezasadowe 

208. Nazwij wszystkie tlenki zasadowe, które reagują z wodą. Napisz
dwa odpowiednie ogólne równania reakcji, zaznaczając tlenki
wzorami M2O i MO. 
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209. Dopisz schematy reakcji i ułóż równania chemiczne:
а)  SrO +  H2O ® b)  SeO3 +  H2O ®

MgO +  Cl2O7 ® SiO2 +  BaO ®
СаO +  НNO3 ® I2О5 +  NaOH ®

210. Określ, z którymi substancjami z prawego słupka może reagować
każda substancja z lewego słupka i napisz odpowiednie równania
chemiczne:

Tlenek baru Kwas azotowy
Tlenek fosforu(V) Wodorotlenek potasu
Tlenek węgla(IV) Tlenek wapnia 

Kwas bromowodorowy
211. Ułóż równania reakcji, podczas których utworzy się ortofosforan

magnezu, jeżeli reagentami są: 
a) dwa tlenki;       b) tlenek i kwas;       c) tlenek i zasada.

212. Ułóż równania reakcji, za pomocą których można dokonać nastę-
pujących przemian:

a) Li ® Li2O ® LiOH; c) S ® SO2 ® Na2SO3; 
b) Mg ® MgO ® Mg(NO3)2; d) C ® CO2 ® BaCO3.

213. Skorzystaj z Internetu i przygotuj informację o zastosowaniu dwu-
tlenku węgla.
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Obliczenia na podstawie 
równań chemicznych 

Materiał paragrafu pomoże ci: 
Ø obliczać ilość substancji, masy i objętości reagentów

oraz produktów reakcji na podstawie równań che-
micznych;

Ø układać proporcje i wykorzystywać je przy rozwią-
zywaniu zadań. 

W wiekach średnich alchemicy nie wiedzieli, że
za pomocą obliczeń można naprzód dowiedzieć się,
jaka masa substancji może wziąć udział w reakcji,
lub utworzyć się w wyniku reakcji. Brali oni do
swych doświadczeń dowolne porcje substancji i do-
piero na podstawie resztek wyjaśniali, jaka masa
każdej substancji przereagowała.

Obecnie za pomocą równań chemicznych dokonu-
je się obliczeń nie tylko mas, lecz ilości substancji
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reagentów i produktów reakcji oraz objętości gazów.
Przy tym wykorzystuje się wartości względnych
mas atomowych, cząsteczkowych, mas wzoru lub
mas molowych. Dzięki takim obliczeniom chemik
lub inżynier-technolog może celowo dokonywać
przemian chemicznych, otrzymywać potrzebną mu
masę produktu reakcji i unikać przy tym niepo-
trzebnego nadmiaru substancji wyjściowych.

W tym paragrafie rozpatrzymy rozwiązywanie
zadań z wykorzystaniem równań chemicznych.
Zwrócimy uwagę na to, że współczynniki w równa-
niach wskazują na stosunek ilości substancji rea-
gentów i produktów reakcji:

C   +    O2  =    CO2; 
1 mol    1 mol     1 mol 

 n(С) :  n(О2) :  n(СО2) = 1 : 1 : 1; 

2 Al + 3 H2SO4 =  Al2(SO4)3 + 3 H2↑;
2 mole    3 mole          1 mole       3 mole 

n(Al) :  n(H2SO4) :  n(Al2(SO4)3) :  n(H2) = 2 : 3 : 1 : 3.

Zadanie 1. Jaka ilość substancji wodorotlenku litu utworzy się podczas
reakcji 4 moli tlenku litu z dostateczną ilością wody?

dane:
 n(Li2O) = 4 mole 
 n(LiOН) — ? 
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Rozwiązanie:
1. Układamy równanie reakcji:

Li2O +  Н2О = 2 LiOН. 

2. Przygotujemy zapis, żeby ułożyć proporcję.
Pod wzorami związków Li2O i  LiOH zapiszemy
ilości ich substancji zgodnie ze współczynni-
kami w równaniu che micznym (1 mol, 2 mole),
a nad wzorami podaną w zadaniu ilość sub-
stancji tlenku (4 mole) i niewiadomą ilość sub-
stancji wodorotlenku (x moli):

4 mole  x moli 
Li2O +  Н2О = 2 LiOН. 
1  mol                   2 mole

3. Obliczamy ilość substancji wodorotlenku litu. 
Układamy proporcję według równania reakcji i
rozwiązujemy ją:

z 1 mol  Li2O tworzy się 2 mole LiOH, 
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Zadanie 2. Jaka masa dwutlenku węgla przereaguje z 28 g tlenku wapnia?

 dane:
 m(СаО) = 28  g 
 m(СО2) — ? 
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zgodnie z warunkami zadania
z 4 moli  Li2O           —            x moli  LiOН;
1       2                              4•2— = —;     x =  n(LiOН) = ——— = 8 (mol).
4   х                            1

Odpowiedź: n(liOН) = 8 moli.

Rozwiązanie:
I sposób

1. Układamy równanie reakcji:
СаО +  СО2 =  СаСО3. 

Według równania w reakcję wstępują jednakowe
ilości substancji  tlenków – 1 mol CaO i 1 mol СО2.

2. Obliczymy masy molowe substancji podanych w
zadaniu: 
M(СаО) = 56  g/mol;         M(СО2) = 44   g/mol. 
Masa 1 mola CaO wynosi 56 g, a 1 mola СО2 — 
44  g.

3. Przygotowujemy zapis do składania proporcji.
Zapisujemy równanie reakcji, pod wzorami rea -
gentów piszemy masę 1 mola każdego związku, a
nad wzorami — wiadomą z zadania ma  sę tlenku
wapnia i niewiadomą masę dwutlenku węgla:

28  g        x g 
СаО +  СО2 =  СаСО3.
56 g      44  g

4. Obliczamy masę dwutlenku węgla. 
Układamy  proporcję i rozwiązujemy ją: 

według równania reakcji
56  г  СаО reaguje z 44  g  СО2,

zgodnie z warunkami zadania 
28 g  СаО     —   z  x g  СО2;

56 44                            28•44——= ——;      x =  m(СО2) = ———— = 22 ( g).
28        x                                    56  

II sposób
1. Układamy równanie reakcji:

СаО +  СО2 =  СаСО3. 
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Zadanie 3. Jaka objętość dwutlenku siarki (w. n.) przereaguje z wodorot-
lenkiem sodu, jeżeli utworzy się siarczyn sodu o ilości sub-
stancji 0,2 mola?

dane:
 n(Na2SO3) = 
= 0,2 mola
w.  n.

 V(SO2) — ?
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2. Obliczamy ilość substancji tlenku wapnia:
m(СаО)           28 g

n(СаО) = —————= ——————= 0,5  mola. 
M(СаО)       56  g/mol 

3. Zapisujemy pod wzorami reagentów w równaniu
chemicznym ich ilości substancji odpowiednio do
współczynni ków, nad wzorami — obliczoną ilość
substancji tlenku wapnia i niewiadomą ilość  sub-
stancji dwutlenku węgla:

0,5 mola    x moli 
СаО +  СО2 =  СаСО3. 
1 mol    1 mol 

4. Obliczamy według proporcji ilość substancji dwu-
tlenku węgla:

0,5•1
 x =  n(СО2) = ————= 0,5 ( mola).

1
5. Obliczamy masę dwutlenku węgla:

m(СО2) =  n(СО2)•M(СО2) = 
= 0,5  mola•44  g/mol = 22  g.

Odpowiedź: m(СО2) = 22  g. 

Rozwiązanie:
1. Zapisujemy równanie reakcji i przygotowujemy

zapis do układania proporcji: 
                   x moli                      0,2  mol 

SО2 + 2 NaOH =  Na2SО3 +  H2O. 
1  mol                         1  mol

2. Szukamy ilość substancji dwutlenku siarki. 
Uk ładamy proporcję i  rozwiązujemy ją:

z 1 mola  SО2 tworzy się 1 mol  Na2SО3,
z  x moli  SО2 —     0,2 mola  Na2SО3;

1•0,2 x =  n(SО2) = ————= 0,2 (mola).
1

 3. Obliczamy objętość dwutlenku siarki w warun-
kach normalnych:

V(SO2) =  n(SO2)•Vм = 
= 0,2  mola•22,4 l/mol = 4,48 l. 

Odpowiedź: V(SO2) = 4,48  l.
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W niektórych zadaniach chodzi o dwie reakcje,
które odbywają się jednocześnie. Rozwiązywać je
należy według równania matematycznego z jedną
niewiadomą, albo systemu dwóch równań z dwoma
niewiadomymi. 

Zadanie 4. Po dodaniu dostatecznej ilości wody do 11,6 g mieszaniny litu
i wapnia utworzyło się 17,0 g mieszaniny wodorotlenków.
Oblicz masę tlenków w mieszaninie.

dane:
 m(Li2О,  CaO) = 
= 11,6  g
 m(LiОH,  
Ca(OH)2) = 
= 17,0 g
 m(Li2О) — ?
 m(CaO) — ?
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Rozwiązanie:
1. Przyjmujemy masę tlenku litu za x g. Wtedy:

 m(CaO) =  m(Li2O,  CaO) –  m(Li2О) = 
= 11,6 –  x (g).

2. Obliczamy masy molowe tlenków i wodo rot-
lenków litu i wapnia:

   M(Li2O) = 30  g/mol;  M(LiOH) = 24  g/mol;
M(CaO) = 56 g/mol; M(Ca(OH)2) = 74  g/mol.

 3. Układamy równania reakcjiz z zapisem mas rea-
gentów i produktów ich masy, a niewiadome
masy związków wodo rotlenków LiOH  і  Ca(OH)2
zaznaczamy przez m1 і  m2: 

x  g                        m1  g 
Li2O +  Н2О = 2 LiOН;  
30  g                      2•24  g

(11,6 –  x) g                 m2  g
СаО +  Н2О =  Са(OН)2. 

56  g         74  g
4. Zapisujemy dwie proporcje i otrzymujemy wy-

raz matematyczny dla mas wodorotlenków:
x   m1                                2•24x—— = ———;    m1 =  m(LiOH) = ———— = 1,6  x; 

30       2•24                                       30
11,6 – x  m2—————= ———; 

56             74
(11,6 – x)•74m2 =  m(Ca(OH)2) = ————————= 15,3 – 1,32x. 

56
5. Przyrównamy sumę mas obliczonych wodo ro-

tlenków do 17,0 g, rozwiązujemy równanie i
obliczamy masy tlenków:
 m1 +  m2 =  m(LiOH) +  m(Ca(OH)2) = 17,0;

1,6x + 15,3 – 1,32 x = 17,0;  x =  m(Li2O) = 6,07 (g);
 m(CaO) = 11,6 – 6,07 = 5,53 (g).

Odpowiedź: m(li2О) = 6,07  g;  m(caO) = 5,53  g.
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WNiosek

Żeby obliczyć masę, ilość substancji rea-
gentów i produktów reakcji, objętość gazów
posługujemy się równaniami chemicznymi. 

Rozwiązywać zadania można układając
proporcje, albo według wzorów przedstawia-
jących zależność istniejącą między odpowied-
nimi wielkościami fizycznymi.

?
214. Oblicz znaczenie x w następujących zapisach (W pamięci): 

x mol   0,2 mola                              x l       1 mol 
a) SО3 + Li2O = Li2SО4; c) СО2 + 2KOH = K2СО3 + H2O; 

22,4 l  2 mole
4 mola     x mol 44,8 l        x g 

b) МgO + 2HCl = MgCl2 + H2O; d) SО2 +   BaО = Ba SO3.
22,4 l      153 g

215. Jaka ilość substancji tlenku fosforu(V) utworzy się przy współdzia-
łaniu 0,1 mola fosforu z dostateczną ilością tlenu?

216. Reakcja odbywa się według równania A + 3B = 2C + 2D. Jakie ilo-
ści substancji C i D utworzą się, jeżeli przereaguje: 

a) 0,1 mola A; 
b) 6 moli B. (ustnie).

217. Jaka masa tlenku magnezu utworzy się przy spalaniu 12 g mag-
nezu? (W pamięci).

218. Oblicz masę azotanu wapnia, która utworzy się podczas reakcji
25,2 g kwasu azotowego z tlenkiem wapnia.

219. Jaka objętość dwutlenku siarki SO2 (w. n.) utworzy się przy spala-
niu 16 g siarki? (W pamięci).

220. Oblicz, jaka objętość dwutlenku węgla (w. n.) jest potrzebna dla
całkowitej przemiany 37 g wodorotlenku wapnia na węglan wap-
nia.

221. Po dodaniu nadmiaru wody do mieszaniny tlenków fosforu(V) i
krzemu(IV) utworzyło się 98 g kwasu ortofosforowego i pozostało
20 g substancji stałej. Oblicz masę tlenku fosforu(V) i jego część
masy w mieszaninie.

222. W wyniku reakcji 1,52 g mieszaniny gazów dwutlenku siarki i dwu-
tlenku węgla z tlenkiem baru utworzyło się 6,07 g mieszaniny soli
baru. Oblicz masy gazów w mieszaninie.

152
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Właściwości zasad 
oraz ich zastosowanie

Materiał paragrafu pomoże ci: 
Ø przyswoić właściwości fizyczne zasad;
Ø opanować właciwości chemiczne zasad;
Ø prognozować możliwość reakcji ługu z solą;
Ø dowiedzieć się o sferach zastosowania ługów.

Właściwości fizyczne zasad. Już wiesz, że
każdy wodorotlenek (zasada) składa się z dodatnio
naładowanych jonów pierwiastka metalicznego i
jonu wodorotlenkowego ОН–. Wodorotlenki (zasa-
dy) w warunkach normalnych są to substancje
stałe. Podobnie jak tlenki o budowie jonowej, one
powinny mieć wysokie temperatury topnienia. Przy
umiarkowanym ogrzewaniu prawie wszystkie zasa-
dy rozkładają się na odpowiedni tlenek i wodę.
Roztopić można tylko wodorotlenek sodu i potasu
(temperatura topnienia tych związków wynosi 322 i
405  °С). 

Większość zasad nie rozpuszcza się w wodzie (rys.
53). Słabo rozpuszczalne są wodorotlenki Мg(OH)2,
Ca(OH)2 i Sr(OH)2. Dobrze rozpuszczalnymi są
wodorotlenki utworzone przez metale alkaliczne (Li,
Na, K, Rb, Cs) i związek Ba(OH)2. Wodorotlenki roz-
puszczalne mają ogólną nazwę — ługi.  

Ługi i ich roztwory są śliskie na dotyk, mydlaste,
bardzo żrące. Popadając na skórę wywołują bolesne

153

Ni(OH)2 Mg(OH)2

Rys. 53.
Osady zasad, 
które powstały  
w roztworach 
podczas reakcji 
chemicznych
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oparzenia, mogą uszkodzić oczy (rys. 54). Dlatego
nazywne są ługami żrącymi, na przykład, wodoro-
tlenek sodu NaOH nazywa się potocznie soda żrąca,
wodorotlenek potasu KOH — potaż żrący. Przy
popadaniu roztworu ługu na skórę należy zmyć go
wielką ilością wody, dopóki nie zniknie mydlaste
odczucie i zwrócić się od razu do nauczyciela lub
laboranta. Otrzymasz słaby roztwór jakiejś sub-
stancji (np. kwasu octowego). Kwasem należy zobo-
jętnić resztki ługu, a potem znów zmyć wielką ilo-
ścią wody. 

Właściwości chemiczne zasad. Czy zajdzie wiele
reakcji z udziałem zasad zależy od rozpuszczalności
tych związków w wodzie. W przemianach chemicz-
nych aktywniejsze od zasad, które, na przykład, 
z solami i niektórymi kwasami nie reagują, są ługi.

Działanie na wskaźniki (indykatory). Rozt-
wory ługów są zdolne zmieniać zabarwienie indyka-
torów (rys. 55). Odpowiednie doświadczenia wyko-
nywałeś w 7 klasie. 

Nierozpuszczalne zasady na indykatory nie dzia-
łają.
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Rys. 54.
Ostrzeżenie
na etykietce
naczynia 
z wodorotlen kiem 
sodu (ługiem)

Rys. 55
Uniwersalne
papierki
indykatorowe
(wskaźnikowe)

a

lakmus fenoloftaleina metylooranż uniwersalny
indykator

b a b a b b
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DOśWIADCZeNIe LABORATORyJNe NR 2
Działanie roztworu ługu na indykatory
(wskaźniki)

Do probówki z granulatem wodorotlenku sodu nalej wody
(do połowy objętości probówki), ostrożnie pomieszaj szklaną
pałeczką (bagietką), żeby substancja rozpuściła się. Tą pałecz-
ką zamoczoną w przygotowanym roztworze dotknij uniwersal-
ny papierek indykatorowy. Co spostrzegasz?

Otrzymany roztwór ługu nalej do trzech probówek. Do
pierwszej probówki wlej 1—2 krople roztworu lakmusu, do
drugiej — tyle samo roztworu fenoloftaleiny, a do trzeciej —
roztworu metylooranżu. Jak zmienia się zabarwienie każde-
go indykatora? 

Probówkę z roztworem ługu i fenoloftaleiną zachowaj do
następnego doświadczenia.

Reakcje z tlenkami kwasowymi. Zasady roz-
puszczalne i nierozpuszczalne reagują ze związkami
o przeciwstawnym charakterze, to znaczy z takimi,
które mają właściwości kwasowe. Do nich należą
tlenki kwasowe. Odpowiednie reakcje były podane
w poprzednim paragrafie 27. Na przykład:

2 KOH +  SO3 =  K2SO4 +  H2O;
Ca(OH)2 +  СO2 =  CaСO3 +  H2O.

Reakcje z kwasami. Podczas reakcji zasady z
kwasem następuje wzajemna wymiana składników:

NaOH +  HCl =  NaCl +  HOН (lub  Н2О).

Jest to reakcja wymiany.
Żeby wyjaśnić, czy nie pozostał ług po dodaniu

pewnej porcji kwasu, należy do danego roztworu
dodać 1—2 krople fenoloftaleiny. Jeżeli barwa mali-
nowa nie pojawi się, to świadczy o tym, że ług całko-
wicie przereagował z kwasem.

Nierozpuszczalne zasady też reagują z kwasami:
Mn(OH)2 + 2 HNO3 =  Mn(NO3)2 + 2 H2O.
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Reakcję między zasadą i kwasem nazwano reakcją zobo-
jętnienia lub neutralizacji. 

DOśWIADCZeNIe LABORATORyJNe NR 3

Współdziałanie roztworu ługu z kwasem
Do probówki z roztworem wodorotlenku sodu z fenoloftale-

iną z poprzedniego doświadczenia, za pomocą pipety dodaj
kilka kropel rozcieńczonego roztworu kwasu siarkowego do
zmiany barwy wskaźnika. W trakcie wkraplania mieszaj roz-
twór bagietką lub wstrząsając probówką. Co obserwujesz? 

Dlaczego roztwór stracił barwę? 
Napisz odpowiednie równanie reakcji.

Reakcję zobojętnienia (neutralizacji) często
stosuje się przy oczyszczaniu ścieków przed-
siębiorstw przemysłowych od ługów lub kwa-
sów. Produkty tych reakcji — sole, są bardziej
bezpieczne dla środowiska naturalnego. dość
skuteczne i ekonomicznie wygodne jest wza-
jemne zobojętnienie ługowych i kwasowych
ścieków różnych przedsiębiorstw.

Reakcje ługów z solami. Odbywają się one w
roztworze wodnym. Wyjściowa sól powinna być  roz-
puszczalnym związkiem, a w wyniku reakcji jedna z
otrzymanych substancji (wodorotlenek lub sól) ma
wytrącić się w osad.

Wyjaśnimy, czy jest możliwa reakcja między wodoro-
tlenkiem sodu a azotanem manganu(II). Skorzystamy
z tabeli rozpuszczalności (podajemy jej fragment): 
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Wodorotlenek sodu NaON i sól Mn(NO3)2 jest
rozpuszczalna w wodzie. Powinny one wzajemnie
wymienić swoje jony do utworzenia nierozpuszczal-
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nego związku. Takim związkiem jest nowa zasada
Mn(OH)2, a nowa sól NaNO2 jest rozpuszczalna w
wodzie. Więc, reakcja między wodorotlenkiem sodu
i azotanem manganu(II) jest możliwa.

2 NaOH +  Mn(NO3)2 =  Mn(OH)2¯ + 2 NaNO3.

u Czy mogą reagować wodorotlenek baru i węglan
potasu? Jeżeli tak, to napisz odpowiednie równa-
nie reakcji.

Rozkład termiczny. Prawie wszystkie zasady
(oprócz wodorotlenków sodu i potasu) podczas pod-
grzewania rozkładają się na tlenki i wodę (parę
wodną).  

t 
Fe(OH)2 = FeO +  H2O↑.

Zasada amonowa (wodny roztwór amoniaku)
podobnie do ługów reaguje z tlenkami kwaso-
wymi, kwasami, solami, zmieniając zabarwie-
nie indykatorów:

2 NH4OH +  CO2 = ( NH4)2CO3 +  H2O;
węglan amonowy 

 NH4OH +  HCl =  NH4Cl +  H2O;
chlorek amonu

2 NH4OH +  Pb(NO3)2 =  Pb(OH)2¯ + 2 NH4NO3.
azotan amonowy

Podsumowanie podanego materiału ilustruje
schemat 7.

Schemat 7
Właściwości chemiczne zasad
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Zastosowanie zasad. Szerokie zastosowanie spo-
śród zasad mają ługi, a mianowicie wodorotlenek
wapnia i sodu. Wiemy, że substancja o nazwie „wapno
gaszone” to wodorotlenek wapnia Ca(OH)2. Wapno
gaszone stosuje się w budownictwie, jako materiał
wiążący. Miesza się go z piaskiem i wodą. Otrzymaną
mieszaninę używa się przy budowie domów, tynkowa-
niu ścian. W wyniku współdziałania z dwutlenkiem
węgla (CO2) i tlenkiem krzemu(IV) mieszanina
twardnieje. 

u Ułóż równania tych reakcji.

Wodorotlenek wapnia ma również zastosowanie
w przemyśle cukrowym, w rolnictwie, w produkcji
węglanu wapnia, do wyrobu pasty do zębów oraz do
otrzymania innych substancji. Wodorotlenek sodu
stosuje się do produkcji mydła (zachodzi reakcja
ługu z tłuszczem), leków, w przemyśle skórzanym,
do oczyszczania ropy naftowej itp.

WNioski

Zasady — to substancje stałe o budowie
jonowej. Większość wodorotlenków jest nie-
rozpuszczalna w wodzie. Rozpuszczalne zasa-
dy mają ogólną nazwę ługi. Ługi powodują 
zmianę zabarwienia indykatorów (wskaźników). 

Wodne roztwory wodorotlenków reagują z
tlenkami kwasowymi i kwasami, tworząc sól i
wodę. Ługi reagują w roztworach z solami, a
produktem każdej reakcji jest inna zasada i
sól. Nierozpuszczalne zasady rozkładają się
przy ogrzewaniu na odpowiednie tlenki i wodę. 

Reakcję między zasadą a kwasem nazwano
reakcją zobojętnienia lub neutralizacji.  

W praktyce stosuje się przeważnie wodoro-
tlenki wapnia i sodu.  

?
223. Scharakteryzuj właściwości fizyczne zasad. Co to są ługi?
224. Co to są indykatory? Jak każdy z nich zmienia swe zabarwienie w

obecności ługu?

158
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225. Podaj przykłady reakcji wymiany, rozkładu i zobojętnienia z udzia-
łem zasad.

226. Zapisz schematy reakcji i ułóż równania reakcji:
а)  KOH +  N2O5 ® c)  Mg(OH)2 +  SO3 ®

NaOH +  H2S ® Ca(OH)2 +  H3PO4 ®
b)  Ba(OH)2 +  K2SO4 ® d)  Ni(OH)2 +  HNO3 ®

t LiOH +  NiCl2 ® Bi(OH)3 ®
227. Napisz równania reakcji (jeżeli są one możliwe) między zasadami

(z lewego słupka) i solami (z prawego słupka):
wodorotlenek potasu węglan wapnia
wodorotlenek manganu(II) azotan żelaza(III)
wodorotlenek baru siarczan sodu

228. Napisz równania reakcji, podczas których można dokonać
następujących kolejnych przemian:

а)  Li2O  ® LiOH  ® Li2SO4; 
b)  Ca(OH)2 ® CaO  ® CaBr2.

229. Jaka ilość substancji wodorotlenku magnezu wstępuje w reakcję z
kwasem azotowym o masie 12,6g?

230. Oblicz masę wodorotlenku żelaza(II), który utworzy się przy
współdziałaniu 0,05 mola wodorotlenku sodu z dostateczną ilością
siarczanu żelaza(II). 

231. Jaka objętość tlenku siarki(IV) (w. n.) niezbędna jest do całkowite-
go wytrącenia jonów baru (w postaci nierozpuszczalnej soli) z roz-
tworu zawierającego wodorotlenek baru o masie 34,2 g?

232. Jaka masa osadu utworzy się w wyniku reakcji 22,4 g wodorotlen-
ku potasu z dostateczną ilością chlorku manganu(II)?

233. Na zobojętnienie 25,1 g mieszaniny wodorotlenków sodu i baru
zużyto 25,2 g kwasu azotowego. Oblicz część masy wodorotlen-
ku sodu w mieszaninie wyjściowej.
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Właściwości kwasów 
i ich zastosowanie

Materiał paragrafu pomoże ci: 
Ø wyjaśnić właściwości fizyczne kwasów;
Ø opanować właściwości chemiczne kwasów;
Ø nauczyć się prognozować, czy możliwa jest reakcja

kwasu z metalem;
Ø dowiedzieć się, gdzie kwasy mają zastosowanie.
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Rys. 56.
Rozpuszczanie
się kwasu 
siarkowego 
w wodzie.

H2SO4

H2O

Właściwości fizyczne kwasów. Kwasy mają
budowę cząsteczkową. Cząsteczki w kwasie słabo
przyciągają się wzajemnie (w odróżnieniu od prze-
ciwnie naładowanych jonów w tlenkach zasadowych
lub zasadach). Dlatego kwasy mają niskie tempera-
tury wrzenia. Większa ilość kwasów w warunkach
normalnych — to ciecze. One dobrze rozpuszczają
się w wodzie (oprócz H2SiO3), w wielu wypadkach
bez ograniczeń, to znaczy mogą być mieszane z wo-
dą w dowolnych proporcjach, tworząc roztwory.
Przy rozpuszczaniu niektórych kwasów wydziela
się duża ilość ciepła (rys. 56). 

Wiecie już, że kwasy beztlenowe — to wodne roz-
twory gazów — związków niektórych niemetali VI i
VII grup z wodorem (na przykład, HCl, H2S). Gazy
te wydzielają się z roztworów nawet w warunkach
normalnych.

Kwasem lotnym jest kwas azotowy (HNO3), na-
wet przy słabym ogrzewaniu przechodzi on w stan
gazowy. Kwasy lotne mają zapach.

Są też kwasy w stanie stałym, na przykład: kwas
ortofosforowy H3PO4, kwas ortoborowy (borowy)
H3BO3, metakrzemowy H2SiO3. Te kwasy oraz kwas
siarkowy H2SO4 nie są lotne.

Kwas węglowy i siarkawy istnieją tylko w roztwo-
rach wodnych. Ich tlenki nie całkowicie reagują z
wodą a kwasy, które tworzą się, częściowo rozkłada-
ją się na tlenki i wodę: 

CO2 +  H2O ®¬ H2CO3; 
SO2 +  H2O ®¬ H2SO3. 
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Większość kwasów to substancje trujące. Powo-
dują one poważne zatrucia, oparzenia skóry. Dla-
tego kwasy wymagają wielkiej ostrożności przy pra-
cy z nimi. Kwas, który trafił na skórę lub do oczu,
trzeba niezwłocznie zmyć dużą ilością wody, potem
roztworem sody, żeby zobojętnić resztki kwasu.
Następnie należy znów zmyć wielką ilością wody.

Właściwości chemiczne kwasów. Zdolność
kwasów reagowania z innymi substancjami zależy
od ich aktywności, trwałości, lotności i rozpuszczal-
ności w wodzie. Na to należy zwracać uwagę przy
rozpatrywaniu właściwości chemicznych kwasów.

Kwasy wykazują różną aktywność chemiczną.
Bardzo aktywne kwasy nazywamy mocnymi, a mało
aktywne — słabymi. Istnieje jeszcze kilka kwasów o
średniej mocy. Oto przykłady związków chemicz-
nych każdej z grup (zobacz również wyklejkę II): 

HCl    HNO3 H2SO4 HF  H2SO3 H3PO4 H2S    H2CO3 H2SiO3

kwasy mocne kwasy o średniej mocy kwasy słabe 
Działanie na indykatory. Kwasy w roztwo-

rach wodnych zmieniają zabarwienie indykatorów
(rys. 57), lecz nie wszystkich i inaczej niż ługi.

a

lakmus metylooranż uniwersalny
indy kator

(wskaźnik)

b a b b

Rys. 57. 
Zabarwienie 
indykatorów
(wskaźników)
a) w wodzie:
b) w roztworze
kwasu

DOśWIADCZeNIe LABORATORyJNe NR 4

Działanie roztworów kwasów na indykatory
(wskaźniki) 

Do trzech probówek nalej po 1—2 ml roztworu kwasu siar-
kowego. W dowolnej probówce zamocz szklaną bagietkę w 
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roztworze kwasu i dotknij nią uniwersalnego papierka indyka-
torowego. Jak zmienia się zabarwienie indykatora?

Do jednej probówki z roztworem kwasu dodaj 1—2 krople
roztworu lakmusu, do drugiej — tyleż roztworu fenoloftaleiny,
a do trzeciej — metylooranżu. Co obserwujesz? Który indyka-
tor nie pokazuje kwasu?

Reakcje z metalami. Większość znanych Ci
kwasów reaguje z metalami, tworząc sól i wydziela-
jąc wodór (rys. 58). Wśród nich wszystkie kwasy
beztlenowe i kwas siarkowy (rozcieńczony) oraz
niektóre inne: 

2Al + 6 HCl = 2 AlCl3 + 3 H2↑; 

Zn +  H2SO4 (rozcień.) =  ZnSO4 +  H2↑.

Podczas takich reakcji atomy pierwiastka meta-
licznego, które są w substancji prostej wymieniają
atomy wodoru w substancji złożonej.
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Rys. 58. 
Reakcja
aluminiowej 
monety (o wartości
2 kop. z roku
1992) z kwasem
solnym

Reakcję chemiczną, między substancją prostą i substan-
cją złożoną, w wyniku której tworzą się nowe substancje:
prosta i złożona, nazywamy reakcją wymiany. 

Z kwasami podanymi wyżej reagują nie wszystkie
metale. Żeby przewidzieć, czy odbędzie się reakcja
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między metalem a kwasem, należy posługiwać się
szeregiem aktywności chemicznej metali. Ułożył go
w 1865 r. wybitny chemik M. M. Bekietow na pod-
stawie badania reakcji metali z kwasami i solami.
Podajemy część tego szeregu w postaci współczesnej
(patrz też wyklejka II): 

Li  K  Ba  Ca  Na  Mg  Al  Mn  Cr  Zn  Fe  Cd  Ni  Sn  Pb ( H2)  Cu  Ag  Pt  Au

aktywność chemiczna metali wzrasta

Wzór niemetalu wodoru dzieli szereg na dwie
części. Metale rozmieszczone w jego lewej części
reagują z podanymi wyżej kwasami (i przy tym
wydziela się wodór), a rozmieszczone w prawej czę-
ścinie reagują z nimi (rys. 59):

Ag +  HCl ®/ Cu +  H2SO4 (rozcień.) ®/ 

Wybitny rosyjski i ukraiński chemik, fizyk, członek
Petersburskiej Akademii Nauk. Badał reakcje soli
w wodnych roztworach z metalami. Ułożył (1865)
szereg napięciowy metali nazwany jego imieniem.
Odkrył i opisał metalotermię — jeden ze spo -
sobów redukcji metali. Jest jednym z twórców
chemii fizycznej, sprzyjał rozwojowi tej jednej z
głównych gałęzi nauk che micznych. Profesor uni-
wersytetu w Charkowie (1855–1887). Prowadził
wykłady na uniwersytecie. Był prezydentem Ro-
syjskiego Towarzystwa Fizyczno-Chemicznego.

Mikołaj Bekietow 
(1827—1911) 

Rys. 59. 
Reakcja metali
na rozcieńczony
roztwór kwasu
siarkowego CuZnMg
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Reakcje kwasu solnego z metalami 
Weź dwie probówki. Do jednej włóż gwóźdź żelazny, a do

drugiej proszek lub wiórki magnezu. Należy zbadać, czy meta-
le jednakowo reagują z rozcieńczonym kwasem solnym.

Który metal reaguje z kwasem aktywniej? Czy zgadzają się
wyniki doświadczeń z rozmieszczeniem żelaza i magnezu w
szeregu aktywności metali? 

Ułóż odpowiednie równania reakcji. Pamiętaj, że żelazo w
utworzonym związku ma stopień utlenienia +2. 
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1 Stężony roztwór mieści znacznie więcej kwasu niż wody.

Rys. 60.
Reakcja miedzi
z kwasem 
azotowym

NO2

HNO3 ( stęż.)

Cu

Reakcje kwasów z tlenkami zasadowymi
oraz z zasadami. Charakterystyczną cechą
wszystkich kwasów jest reagowanie ze związkami o
przeciwstawnym charakterze, to znaczy, z tlenkami
zasadowymi, z zasadami. Produktem każdej takiej
reakcji jest sól i woda:

Podczas reakcji kwasu azotowego i stężonego
kwasu siarkowego1 z metalami wodór nie wydziela
się, tworzą się inne substancje (rys. 60.) Takie reak-
cje omawiać będziemy w klasie 9. 
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Li2O + 2 HCl = 2 LiCl +  H2O; 
Ca(OH)2 + 2 HNO3 =  Ca(NO3)2 + 2 H2O. 

Te przemiany chemiczne były podane już w pop-
rzednim paragrafie. 

Reakcje z solami. Reakcje kwasów z solami
należą do reakcji wymiany. Lecz nie wszystkie reak-
cje są możliwe. Podamy przykłady, kiedy odbywają
się te reakcje (rys. 61).

· Produktem reakcji jest sól lub nierozpuszczal-
ny kwas (patrz. tablica rozpuszczalności):

BaCl2 +  H2SO4 =  BaSO4¯ + 2 HCl; 
Na2SiO3 + 2 HNO3 = 2 NaNO3 +  H2SiO3¯. 

· Produkt reakcji — kwas jest substancją lotną
lub tworzy się od związku gazowego, albo roz-
kłada się, wydzielając gaz:

t2 KF ( stał. sub.) +  H2SO4 (stęż.) =  K2SO4 + 2 HF; 
CaCO3 + 2 HCl =  CaCl2 +  H2CO3. 

[    ]
CO2↑     H2O

(Skrót „stał. sub.” — stała substancja, „stęż” —
roztwór stężony.)

· Kwas, który wstępuje w reakcję jest mocny, a
kwas, który utworzył się — słaby. Za przykłady
mogą służyć trzy poprzednie reakcje.

Termiczny rozkład kwasów tlenowych. Kwa-
sy tlenowe przy ogrzewaniu rozkładają się na odpo-
wiedni tlenek kwasowy i wodę, a kwasy węglo-
wy i siarkowy rozkładają się nawet w warunkach 
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Rys. 61.
Reakcja 
kwasów 
z solami 

H2SO4

roztwór BaCl2

HCl

marmur СaCO3
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normalnych, tworząc odpowiednie tlenki kwasowe i
wodę:

tH2SiO3 = SiO2 +  H2O; 

H2SO3 ®¬ SO2 +  H2O.

Jednym z produktów rozkładu kwasu siarkowego
podczas powolnego podgrzewania jest tlenek siar-
ki(VI), a przy silnym ogrzewaniu ten tlenek sam
rozkłada się dalej:

t
H2SO4  = SO3+  H2O.

[    ]
SO2           O2

Reakcja termicznego rozkładu kwasu azotowego
ma swoje osobliwości. Związek ten od razu rozkłada
się na trzy substancje — tlenek azotu(IV), tlen i
wodę (tlenek N2O5, który odpowiada kwasowi azo-
towemu jest bardzo nietrwały): 

tHNO3 ® ( N2O5) +  H2O.
[    ]

NO2 O2
Podany wyżej materiał podsumowuje schemat  8.

Schemat 8
Właściwości chemiczne kwasów
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kWASY

Zastosowanie kwasów. Szerokie zastosowanie
mają następujące kwasy: siarkowy, solny, azotowy,
ortofosforowy (tab. 10). Otrzymujemy je w przedsię-
biorstwach przemysłu chemicznego w dużych ilo-
ściach. 

Na pewno każda rodzina używa w domu octu. Jest
to — rozcieńczony wodny roztwór kwasu octowego
CH3COOH. (Przygotuj informację, gdzie stosuje się

reagują 
z metalami

działanie 
na indykatory
(wskaźniki)

rozkładają się 
przy ogrzewaniu

(tlenowe)

reagują
z tlenkami 

zasadowymi

reagują 
z zasadami

reagują
z solami
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ocet). W życiu codziennym spotykamy się także z
innymi kwasami. Na przykład, kwas cytrynowy jest
produktem spożywczym, konserwantem, kwas
askorbinowy — to witamina C. Kwasy: octowy, cyt-
rynowy, askorbinowy, — są to związki organiczne.
Roztwór kwasu borowego stosuje się jako środek
dezynfekujący, a roztwór kwasu siarkowego — 
w akumulatorach samochodów.

WNioski

kwasy są to substancje o budowie cząstecz-
kowej. są one rozpuszczalne w wodzie, zmie-
niają zabarwienie indykatorów, lecz nie tak
jak ługi.

kwasy beztlenowe i rozcieńczony kwas
siarkowy reagują z większością metali, two-
rząc sól i wydzielając wodór. Reakcje te nazy-
wają się reakcjami wymiany. Możliwość prze-
biegu tych reakcji określa się za pomocą sze-
regu aktywności chemicznej metali.

kwasy reagują z tlenkami zasadowymi i z
zasadami, tworząc sól i wodę. Podczas reakcji
kwasów z solami tworzy się inna, nowa sól i
nowy kwas. kwasy tlenowe przy ogrzewaniu
rozkładają się. 

kwasy mają szerokie zastosowanie w róż-
nych gałęziach gospodarki.?

234. Nazwij charakterystyczne właściwości fizyczne kwasów. Czym
one są uwarunkowane?

235. Czy można rozróżnić roztwory kwasu i ługu za pomocą lakmusu, feno-
loftaleiny, uniwersalnego indykatora? Jeżeli tak, to w jaki sposób? 
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Tabela 10
Zastosowanie kwasów 

H2SO4 Do produkcji innych kwasów, soli, nawozów mineralnych, barwników,
leków, do oczyszczania ropy naftowej

HCl Do produkcji soli, farb, leków

HNO3 Do produkcji nawozów mineralnych, substancji wybuchowych, barwników

H3PO4 Do produkcji nawozów mineralnych, środków czystości

kwas Gdzie jest stosowany
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236. Dopisz schematy reakcji i ułóż równania reakcji:
а)   Mg +  HBr  ® b)  Li2O +  H2SO4 ®

BaO +  HNO3 ® Fe(ОН)2 +  HNO3 ®
NaOH +  H2S ® K2SiO3 +  H3PO4 ®

237. Zamiast kropek napisz wzory kwasów-reagentów, produktów
reakcji i zamień schematy na równania chemiczne: 

a) Fe + … ® FeCl2 + ...; b)   Al + … ® Al2(SO4)3 + …;
Li2O + … ® Li3PO4 + …;          Сr(ОН)2 + … ® СrSO4 + …; 
KOH + … ® KNO3 + …;  AgNO3 + … ® AgI¯ + …;

238. Napisz równania reakcji (jeżeli one zachodzą) między rozcieńczo-
nym kwasem siarkowym i następującymi substancjami:

a) cynk; d) wodorotlenek baru;
b) srebro; e) kwas fluorowodorowy;
c) tlenek węgla (IV); i) azotan ołowiu (II).

239. Dla każdej przemiany napisz po dwa równania reakcji:
а)  HCl ® CaCl2;  b)  H3РO4 ® Ba3(РO4)2.
c)  H2S ® K2S; 

240. Żeby przeprowadzić reakcję między chlorkiem sodu i kwasem
siarkowym, to do soli w stanie stałym dodaje się czysty kwas i mie-
szaninę ogrzewa. Objaśnij, dlaczego nie korzysta się z roztworów
tych związków i po co jest potrzebne ogrzewanie.

241. Wykorzystując materiały z Internetu, przygotuj informację o zasto-
sowaniu kwasu fluorowego? 

242. Jaka masa kwasu siarkowego jest potrzebna, żeby zobojętnić 8 g
wodorotlenku sodu?

243. W wyniku reakcji dostatecznej ilości kwasu solnego z 10 g mie-
szaniny proszków srebra i cynku wydzieliło się 0,7 l wodoru (w. n.).
Oblicz część masy srebra w mieszaninie.

244. Podczas rozkładu kwasu azotowego wydzieliło się 11,2 l miesza-
niny gazów (w. n.). Oblicz masę kwasu, który uległ rozkładowi.

WyKONUJeMy DOśWIADCZeNIA W DOMU 

Działanie na sok buraczany kwasu cytrynowego,
roztworu sody spożywczej i roztworu mydła

Sok buraka stołowego mieści zabarwiową substancję, która jest
indykatorem. Proponujemy wykonać z nim takie doświadczenie.

Przygotuj stołową łyżkę soku buraka stołowego, a także niewiel-
kie ilości roztworów wodnych sody spożywczej i mydła do prania.

Nalej do czterech polimerowych szklaneczek po 20—30 ml wo-
dy i jednakowe porcje soku buraczanego. Pomieszaj zawartość
szklaneczek. 
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Dodaj do jednej szklaneczki 1/2 łyżeczki do herbaty soku cytry-
nowego, do drugiej — łyżeczkę roztworu sody spożywczej, do trze-
ciej — tyle samo roztworu mydła. Zawartość czwartej szklaneczki
będzie służyć do porównania zabarwienia.

Co zauważyłeś? W jakich roztworach jest ług, kwas? 
Wyniki doświadczenia zapisz do zeszytu.
Przygotuj informację o tym doświadczeniu na lekcję chemii.
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Tlenki 
i wodorotlenki amfoteryczne

Materiał paragrafu pomoże Сi: 
Ø zrozumieć, jakie związki należą do amfoterycz-

nych;
Ø zrozumieć charakter chemiczny tlenków i wodo-

rotlenków amfoterycznych;
Ø układać  wzory produktów reakcji związków amfo-

terycznych z kwasami, zasadami i tlenkami.

Związki amfoteryczne. W §11, rozpatrując
zmiany właściwości tlenków pierwiastków w 2. ok-
resie, zaznaczaliśmy, że tlenek BeO wykazuje wła-
ściwości charakterystyczne zarówno dla tlenków
zasadowych, jak i kwasowych. Związek ten, a także
wodorotlenek Be(OH)2 reagują nie tylko z kwasami,
ale i z ługami. Analogiczne jest zachowanie w reak-
cjach  chemicznych związków glinu — tlenku Al2O3
i wodorotlenku Al(OH)3. 

Zdolność związku do przejawiania właściwości zasado-
wych i kwasowych nazywa się amfoterycznością1, a sam
związek — amfoterycznym. 

Przytaczamy wzory najważniejszych związków
amfoterycznych:

1 Termin pochodzi od greckiego słowa amphoteros — i taki i inny.
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Tlenki Û Wodorotlenki
ZnO Zn(OH)2
PbO Pb(OH)2
SnO Sn(OH)2
Al2O3 Al(OH)3
Cr2O3 Cr(OH)3
Fe2O3 Fe(OH)3

Zgodnie z budową i właściwościami fizycznymi
tlenki amfoteryczne są podobne do tlenków zasado-
wych. One składają się z jonów, mają wysokie tem-
peratury topnienia. Ani jeden tlenek amfoteryczny
nie rozpuszcza się w wodzie. 

Wodorotlenki  amfoteryczne także są nierozpusz-
czalne; przy ogrzewaniu nie topnieją, lecz rozkłada-
ją się. 

Właściwości chemiczne tlenków i wodoro-
tlenków amfoterycznych. Związki amfoteryczne
reagują z tlenkami  kwasowymi i zasadowymi, z
kwasami i ługami. Tlenek cynku ZnO i wodorotle-
nek cynku Zn(OH)2 reagują z kwasowymi tlenkami,
z kwasami: 

ZnO +  SO3 =  ZnSO4;
Zn(OH)2 + 2 HCl =  ZnCl2 + 2 H2O.

Produkty takich reakcji (sole) mieszczą kationy
cynku Zn2+.

u Jakie właściwości — zasadowe czy kwasowe —
wykazuje tlenek i wodorotlenek cynku w tych
reakcjach? 

Związki ZnO i Zn(OH)2 reagują także z tlenkami
zasadowymi i z ługami. Wskutek reakcji tworzą się
sole, w których atomy cynku mieszczą się w anio-
nach ZnO2

2–:
tZnO +  BaO =  BaZnO2;

cynkat baru 
tZn(OH)2 + 2 NaOH  = Na2ZnO2 + 2 H2O.

cynkat sodu

Ostatnie równanie odpowiada reakcji w udziałem
ługu, a nie jego roztworu. Dlatego, aby wzór soli,
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która się utworzy był wam zrozumiały, zmienimy
kolejność zapisu pierwiastków we wzorze wodoro-
tlenku cynku na przyjęty dla kwasów:

tH2ZnO2 + 2 NaOH =  Na2ZnO2 + 2 H2O.

Tlenek i wodorotlenek cynku reagują także z
wodnym roztworem ługu w warunkach normal-
nych:

ZnO + 2 NaOH +  H2O =  Na2[Zn(OH)4];
tetrawodorotlenocynkat1

Zn(OH)2 + 2 NaOH (roztwór) =  Na2[Zn(OH)4].

W nawiasach kwadratowych we wzorach wydzielo-
no anion soli. 

Wzór produktu dwu ostatnich reakcji można
otrzymać, zamieniwszy we wzorze Na2ZnO2 dwa
dwuwartościowe atomy tlenu na cztery jednowarto-
ściowe grupy wodorotlenowe:

Na2ZnO2 =>      Na2[Zn(OH)4].

Jeżeli z tlenkiem zasadowym lub ługiem reaguje
związek amfoteryczny trójwartościowego pierwiast-
ka, to możliwe są dwa warianty współdziałania
substancji.

Rozpatrzymy reakcje między tlenkiem glinu i
wodorotlenkiem potasu. Produktem jednej reakcji
między tymi związkami jest sól, która pochodzi od
wodorotlenku glinu Al(OH)3 jako kwasu (H3AlO3):

tAl2O3 + 6 KOH = 2 K3AlO3 + 3 H2O.      (1)
ortoaluminat potasu

Produktem innej reakcji jest sól o prostszym
składzie. Wyprowadzimy jej wzór, znajdując z
początku wzór odpowiedniego „kwasu” (w rzeczy-
wistości związku amfoterycznego). W tym celu skła-
damy razem wszystkie atomy będące we wzorze
tlenku glinu Al2O3 i wody H2O. W otrzymanym wzo-
rze H2Al2O4 zmniejszamy dwa razy indeksy
(HAlO2) i  zamieniamy symbol wodoru na symbol
potasu: KAlO2.

171

1 Przedrostek „tetra” (w tłumaczeniu z jęz. greckiego — cztery) wskazuje
na liczbę grup wodorotlenowych w anionie soli.

Warto wiedzieć
Związek HAlO2,
wzór którego 
często zapisuje 
się jak AlO(OH), 
występuje w 
przyrodzie i tworzy
kilka minerałów.
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Odpowiednie równanie chemiczne:
tAl2O3 + 2 KOH = 2 KAlO2 +  H2O.       (2)

metaaluminat potasu

Zestawiając wykładniki przed wzorami reagen-
tów w równanich (1) i (2), widzimy, że ortoaluminat
tworzy się podczas dodawania do tritlenku glinu
trzykrotnie większej ilości ługu. 

Al(OH)3 + 3 KOH  = K3AlO3 + 3 H2O;
tAl(OH)3 +  KOH  = KAlO2 + 2 H2O.

Jeżeli wodorotlenek glinu reaguje z wodnym
roztworem ługu, to tworzą się sole, w których
aniony mieszczą grupy wodorotlenowe (reakcje
odbywają się w warunkach normalnych):

Al(OH)3 + 3 KOH =  K3[Al(OH)6];
heksawodorotlenoaluminat1

Al(OH)3 +  KOH =  K[Al(OH)4].
tetrawodorotlenoaluminat

Na rysunku 62 pokazano wynik doświadczenia,
które potwierdza amfoteryczność wodorotlenku
chromu(III) Cr(OH)3.  
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1 Przedrostek „,heksa” (w tłumaczeniu z jęz. greckiego — sześć) wskazuje
na liczbę grup wodorotlenowych w anionie soli.

a

HCl NaOH

bCr(OH)3

ÞÜ

Rys. 62.  
Wynik 
reakcji
wodorotlenku
chromu(III): 
a — z kwasem;
b — z roztworem
ługu

u Ułóż równanie reakcji wodorotlenku chromu(III)
z kwasem chlorowym i z  roztworem wodorotlen-
ku sodu.

Przy ogrzewaniu wodorotlenki amfoteryczne tak
samo jak nierozpuszczalne rozkładają się na odpo-
wiednie tlenki i wodę:



reagują z ługami
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tZn(OH)2 = ZnO +  H2O.

u Napisz równanie reakcji rozkładu termicznego
wodorotlenku glinu.

Podany wyżej materiał uogólnia schemat 9.

Schemat 9
Właściwości chemiczne związków am foterycznych
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rozkładają się
przy ogrzewaniu

Wodorotlenki
amfoteryczne

ZWiąZki AM fOTeRYcZne

Tlenki
amfoteryczne

WNioski 

Niektóre tlenki i wodorotlenki pierwiast-
ków metalicznych wykazują właściwości za-
sadowe, jak również kwasowe. Nazywa się je
związkami amfoterycznymi.

Właściwościami fizycznymi tlenki amfote-
ryczne podobne są do tlenków zasadowych, a
wodorotlenki amfoteryczne do zasad nieroz-
puszczalnych. 

Związki  amfoteryczne reagują z kwasami i
ługami, z tlenkami kwasowymi i zasadowymi,
tworząc sole. Wodorotlenki amfoteryczne
przy ogrzewaniu rozkładają się. 

?
245. Jakie związki nazywają się amfoterycznymi? Nazwij kilka tlenków

i wodorotlenków amfoterycznych.
246. Dopisz schemat  reakcji chemicznych z udziałem związków cynku

i glinu oraz ułóż równania chemiczne:

reagują
z kwasami

reagują z tlenkami 
(zasadowymi, kwasowymi)
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а)  ZnO +  HCl ® b)  Al(OH)3 +  HNO3 ®
tZnO +  SіO2 ® Al(OH)3 +  LiOH (sol) ® (dwa warianty)

t    t Zn(OH)2 +  Cа(OH)2 ® Al(OH)3 +  Mg(OH)2 ® (dwa warianty) 
247. Dopisz schematy reakcji i ułóżcie równania chemiczne:

а)  Pb(OH)2 +  HBr ® b)  Fe(OH)3 +  H2SO4 ®
t          t SnO +  NaOH  ® Cr2O3 +  Li2O ® (dwa warianty)

t             tSn(OH)2 ® Cr(OH)3 ®
248. Ułóż równanie reakcji tlenku berylu z wodorotlenkiem baru (przy

ogrzewaniu) i roztworem tej zasady.
249. Jak można  rozpoznać białe proszki  wodorotlenku magnezu i cyn-

ku, biorąc pod uwagę ich odmienne właściwości chemiczne?
250.  Pewien wodorotlenek amfoteryczny ma względną masę wzoru 103.

Wyznacz co to za związek.
251. W jakiej masie tlenku żelaza(III) mieści się tyle jonów, ile cząste-

czek mieści się w 11 g tlenku węgla(IV)?
252. Podczas  rozkładu wodorotlenku glinu o masie 39 g utworzyło się

20 g tlenku glinu. Wyznacz, czy ten związek rozłożył się całkowi-
cie?
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Właściwości 
oraz zastosowanie soli

Materiał paragrafu pomoże ci: 
Ø wyjaśnić właściwości fizyczne soli;
Ø opanować właściwości chemiczne soli;
Ø przewidywać możliwość reakcji soli z metalem;
Ø wyjaśnić, gdzie sole mają zastosowanie.

Właściwości fizyczne soli. Sole, podobnie jak
inne związki jonowe, w warunkach zwykłych są
substancjami krystalicznymi. Mają one przeważnie
wysokie temperatury topnienia:   

NaCl 801  °C;    K2SO4 1069  °C;    CaSiO3 1544  °C. 
Część soli dobrze rozpuszcza się w wodzie, nie-

które są słabo rozpuszczalne (rys. 63), reszta to sole
nierozpuszczalne. Informacji o rozpuszczalności
soli można zasięgnąć w tablicy rozpuszczalności
(patrz wyklejka II podręcznika). 
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Tworzeniu się roztworów soli często towa-
rzyszy efekt cieplny. na przykład, przy roz-
puszczaniu węglanu sodu wydziela się nie-
wielka ilość ciepła i roztwór trochę ogrzewa
się. a podczas przygotowania roztworu azo-
tanu sodu obserwujemy niewielkie obniżenie
temperatury. 

Sole mają różny smak. Tylko jedna sól — chlorek
sodu — ma słony smak. Wiele innych mają gorzki
smak, a sole ołowiu (Pb) i berylu (Be) są słodkie,
lecz silnie trujące. Na pewno niektórzy alchemicy
przypłacili życiem za próbowanie smaku tych soli. 

Sole mają różny wpływ na rośliny, zwierzęta i
ludzi. W niektórych związkach są zawarte pier-
wiastki niezbędne do normalnego wzrostu i rozwo-
ju roślin. Związki te stosuje się jako nawozy mine-
ralne. Sól kuchenną spożywamy codziennie z pokar-
mem, aby uzupełnić jej zapasy w organizmie (ten
związek stale jest wydalany z organizmu z potem i
moczem).

Właściwości chemiczne soli. Sole biorą udział
w różnych reakcjach z substancjami prostymi oraz
złożonymi.

Reakcje z metalami. Sól w roztworze może
reagować z metalem, tworząc nową sól oraz inny
metal (rys. 64). Często mówi się, że jeden metal
„wypiera” inny z roztworu soli. Reakcja zaistnieje,
jeżeli metal-reagent jest bardziej aktywny od meta-
lu-produktu, czyli znajduje się w szeregu aktywno-
ści metali z lewej strony od niego (forzac II).

Pb(NO3)2 +  Zn =  Zn(NO3)2 +  Pb.
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Rys. 63. 
Osad jodku 
ołowiu(II), który
powstał przy
ostudzeniu 
gorącego 
roztworu 
związku PbI2
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DOśWIADCZeNIe LABORATORyJNe № 6 

Reagowanie metali z solami 
w roztworze wodnym 

Do probówki ostrożnie włóż czysty gwóźdź żelazny i nalej
trochę roztworu siarczanu miedzi(II). Co odbywa się na
powierzchni metalu? Czy zmienia się z czasem barwa roztwo-
ru?

Ułóż równanie reakcji. Miej na uwadze, że jednym z jej pro-
duktów jest związek żelaza(II).

Ucząc się o ługach i kwasach, dowiedziałeś się o
reakcjach tych związków z solami. Oprócz tego, sole
mogą reagować między sobą. Reakcje te należą do
reakcji wymiany.

Reakcje z ługami. Reakcja między solą a ługiem
odbywa się tylko w roztworze. Sole nierozpuszczalne
z ługami nie reagują. Reakcja możliwa jest wtedy, gdy
jeden z jej produktów — zasada lub sól — wytrąca się
w postaci osadu (rys. 65):
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Zn

Pb

roztwór  Pb(NO3)2

Rys. 64. 
Wynik reakcji
między 
roztworem 
azotanu 
ołowiu(II) 
i cynkiem 

Rys. 65. 
Reakcja między
chlorkiem 
manganu(II) 
i wodorotlenkiem
sodu 
w roztworze

NaOH

roztwór
MnCl2 Mn(OH)2
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MnCl2 + 2 NaOH =  Mn(OH)2¯ + 2 NaCl; 
K2SO4 +  Ba(OH)2 = 2 KOH +  BaSO4¯.

Żeby wyjaśnić, czy możliwe są takie reakcje, nale-
ży posługiwać się tabelą rozpuszczalności.

DośWIaDczenIe laboratoryjne № 5

Reakcje soli z ługami w roztworze wodnym 
Nalej do probówki trochę roztworu siarczanu miedzi(II).

Dodaj do niego kilka kropel roztworu wodorotlenku sodu i prze-
mieszaj. Co obserwujesz? Jaki związek wytrąca się w postaci
osadu?

Jeżeli do roztworu siarczanu miedzi(II) dodać tyle roztworu
ługu, ile potrzeba do całkowitej przemiany soli w wodorotlenek
miedzi (II), to po wyklarowaniu roztwór nad osadem będzie
bezbarwny. On będzie zawierać tylko siarczan sodu (jony Na+ i
SO4

2–).
Ułóż równanie reakcji. 

Reakcje z kwasami. Sól (rozpuszczalna lub
nierozpuszczalna) może reagować z kwasem w
tworzeniu nowej soli i nowego kwasu. Takim reak-
cjom towarzyszy wytrącanie się osadu (rys. 66) lub
gazu

CuSO4 +  H2S =  CuS¯ +  H2SO4;
FeS + 2 HCl =  H2S +  FeCl2,

a czasami nie towarzyszy im efekt zewnętrzny: 

NaF +  HNO3 =  HF +  NaNO3.
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Rys. 66. 
Wynik reakcji
między 
siarczanem
miedzi(II) 
i kwasem
siarkowodorowym
w roztworze  CuSO4

+ ®

H2S CuS
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Wypadki, kiedy jest możliwa reakcja między solą
i kwasem przedstawiono w §30.

Reakcje z innymi solami. Reakcje między
dwiema solami odbywają się tylko w roztworze (rea-
genty mają być rozpuszczalne w wodzie) z powsta-
niem dwóch nowych soli. Reakcja jest możliwa,
jeżeli jeden z jej produktów jest nierozpuszczalny
lub słabo rozpuszczalny; wytrąca się w postasi
osadu (rys. 67).

AgNO3 +  NaCl =  AgCl¯ +  NaNO3; 
3 BaCl2 + 2 K3PO4 =  Ba3(PO4)2¯ + 6 KCl.

DośWIaDczenIe laboratoryjne  № 8

Reakcja wymiany między solami w roztworze  
Nalej do probówki trochę roztworu węglanu sodu i dodaj do

niego kilka kropel roztworu chlorku wapnia. Co spostrzegasz? 
Ułóż równanie reakcji.

Termiczny rozkład soli. Sole zawierające tlen,
utworzone przez gazowe lotne lub nietrwałe tlenki,
przy ogrzewaniu rozkładają się. Produktami więk-
szości tych reakcji są odpowiednie tlenki:   

tCaSO3 =  CaO +  SO2.

Azotany, podobnie jak i kwas azotowy, mają przy-
porządkowany tlenek kwasowy azotu(V) N2O5. Jed-
nak podczas ogrzewania azotanów tlenek azotu(V)
nie tworzy się, ponieważ jest bardzo nietrwały:  
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Rys. 67. 
reakcja między
azotanem 
ołowiu(II) i 
jodkiem potasu 

KI

roztwór Pb(no3)2

PbI2



reagują
z innymi solami 
(w roztworach)

reagują
z metalami   

reagują przy 
ogrzewaniu (tlenowe)

reagują
z ługami 

(w roztworach) 
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tAl(NO3)3 ® Al2O3 + ( N2O5)1.
[    ]

NO2   O2
Sole utworzone przez metale alkaliczne (węglany,

siarczany) nie rozkładają się podczas ogrzewania
lub ich rozkład ma pewne cechy szczególne. Nie-
które z nich wykorzystuje się do otrzymania tlenu
w laboratorium:

t2 NaNO3 = 2 NaNO2 +  O2; 

t, k2 KClO3 =   2 KCl + 3 O2; 
t2 KMnO4 = K2MnO4 +  MnO2 +  O2.

Podany materiał podsumowuje schemat 10.

Schemat 10 
Właściwości chemiczne soli
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1 Tak rozkładają się azotany pierwiastków metalicznych od magnezu do
miedzi włącznie (patrz szereg aktywności metali).

Sole

Zastosowanie soli. Wiele soli ma rozmaite
zastosowanie. Chlorek sodu jest surowcem w prze-
myśle chemicznym służącym do otrzymania chlo-
ru, kwasu solnego, wodorotlenku sodu, sody. Ten
związek jest niezastąpiony podczas przygotowania
pokarmu, konserwowania. Chlorek, siarczan, azo-
tan potasu, jak również fosforan wapnia oraz nie-
które inne sole służą jako nawozy mineralne (rys.
68). Węglan wapnia w postaci kamienia stosuje się
w budownictwie, a w przedsiębiorstwach z niego
otrzymuje się wapno. Na podstawie sztucznie
otrzymanej soli CaCO3 robi się pastę do zębów. 
W szkole na tablicy piszemy kredą, która jest 

reagują
z kwasami 
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także węglanem wapnia. Siarczan wapnia (gips)
stosuje się w budownictwie oraz w medycynie. Do
mycia i czyszczenia naczyń, przedmiotów użytku
domowego używa się sody kalcynowanej czyli
węglanu sodu. Sodę kalcynowaną razem z kredą lub
wapieniem stosuje się do produkcji szkła.

Wnioski

sole — to substancje o budowie jonowej.
Mają one wysoką temperaturę topnienia i
różną rozpuszczalność w wodzie. 

sole reagują z metalami w tworzeniu no-
wej soli oraz innego metalu. Takie reakcje
odbywają się, jeżeli metal-reagent jest ak-
tywniejszy od metalu-produktu. To można
określić za pomocą szeregu aktywności me-
tali.

sole wstępują w reakcje wymiany z ługa-
mi, kwasami oraz z innymi solami. niektóre
sole, zawierające tlen, przy ogrzewaniu roz-
kładają się na odpowiednie tlenki. 

Wiele soli ma praktyczne zastosowanie. 

?
253. Scharakteryzuj właściwości fizyczne soli. Podaj przykłady soli roz-

puszczalnych, słaborozpuszczalnych i nierozpuszczalnych w
wodzie.

254. Dopisz dane schematów reakcji i ułóż równania chemiczne:
a)  HgSo4 +  Mg ® c)  СrSo4 +  KoH ®

tSrSo3 +  Hbr ® MgSo3 ®
b)  Pb(no3)2 +  H2So4 ®

K3Po4 +  Fecl3 ®

180

Rys. 68.
Produkcja
fabryki nawozów
mineralnych
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255. zamiast kropek napisz wzory soli i zamień schematy reakcji na
równania reakcji:

а) … +  Mn ® … +  cu;  
… +  HI ® …¯ +  Hno3;

b) … +  H2So4 ® … +  co2 +  H2o; 
… +  Ва(oH)2 ® Fe(oH)2¯ + …; 

tc) …  ® zno +  no2 +  o2;
Pb(no3)2 + … ® Pbco3¯ + … .

256. napisz równania reakcji, jeżeli odbywają się one między takimi
związkami: 

a) krzemian potasu i kwas azotowy; 
b) siarczan sodu i azotan magnezu; 
c) chlorkek miedzi(II) i siarczan baru;
d) siarczan chromu(III) i wodorotlenek sodu; 
e) siarczan potasu i azotan rtęci(II).

257. napisz odpowiednie równania reakcji, za pomocą których można
dokonać następujących kolejnych przemian:

a)  K2So4 ® Kcl ® Kno3;
b)  alcl3 ® alPo4 ® al2(So4)3 ® al(no3)3;
c)  zncl2 ® znco3 ® zno ® zn(no3)2 ® zn(oH)2 ® K2zno2.

258. jaką maksymalną masę fluorku żelaza(III) można otrzymać z 4,84 g
azotanu żelaza(III). jak można wykonać takie doświadczenie?

259. oblicz, czy wystarczy 13 g proszku cynku do całkowitej przemia-
ny 33,1 g azotanu ołowiu (II) na ołów?

260. Po zanurzeniu płytki żelaznej do roztworu siarczanu miedzi(II)
masa jej zwiększyła się o 0,8 g. obłicz masę miedzi, która wydzie-
liła się na płytce. 

261. W wyniku ogrzewania 28,7 g mieszaniny azotanu sodu i azotanu
potasu otrzymano 3,36 l tlenu (w. n.). oblicz masę soli w miesza-
ninie wyjściowej. 

Dla zaIntereSoWanycH 

Sole kwaśne
już wiesz, że podczas reakcji kwasu z ługiem, atomy wodoru każ-

dej cząsteczki kwasu „zamieniają się” na atomy (dokładniej na jony)
pierwiastka metalicznego:

Н2So4 + 2 naoH =  na2So4 + 2 H2o;
H3Po4 + 3 KoH =  K3Po4 + 3 H2o.

a czy możliwe jest, by w cząsteczce wielozasadowego kwasu
nastąpiła zamiana tylko części atomów wodoru? tak. W wyniku odpo-
wiednich reakcji tworzą się, tak zwane, sole kwaśne:

181
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Н2So4 +  naoH =  naHSo4 +  H2o;
H3Po4 +  KoH =  KН2Po4 +  H2o;

H3Po4 + 2 KoH =  K2HPo4 + 2 H2o.
takie kwaśne sole jak Са(НСО3)2 i Mg(Hco3)2 w stanie rozpusz-

czonym zawierają wodę do picia. Przy gotowaniu wody sole te roz-
kładają się:  

tСа(НСО3)2 = СаСО3¯ +  СО2 +  Н2О;
tMg(НСО3)2 = MgСО3¯ +  СО2 +  Н2О,

na ściankach naczynia tworzy się osad  — mieszanina węglanów
caco3 i Mgco3.

Kwaśne sole wapnia i kwasu ortofosforowego caHPo4, i
ca(H2Po4)2 są podstawą nawozów fosforowych — precypitatu 
i superfosfatu. Kwaśna sól sodu i kwasu węglowego naHco3 (wo-
dorowęglan sodu) jest to soda do picia (spożywcza), używana w 
każdym domu (rys. 69).  
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Rys. 69. 
Soda: 
a — kalcynowana
(na2co3); 
b — spożywcza
(naHco3)a b

Praca PraKtyczna № 1 

Badanie właściwości 
grup związków nieorganicznych

WaRiant   І
Badanie właściwości chemicznych kwasu solnego  

DośWIaDczenIe 1

Działanie kwasu solnego na indykator
Za pomocą pipety lub bagietki kapnij kroplę rozcieńczone-

go kwasu solnego na papierek uniwersalnego indykatora
(wskaźnika). Jak zmieniło się jego zabarwienie? 
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DośWIaDczenIe 2

Reakcja kwasu solnego z metalem
Do probówki ostrożnie włóż granulę cynku i dolej 1 ml

rozcieńczonego kwasu solnego. Zawartość probówki trochę
ogrzej. Co spostrzegasz?

DośWIaDczenIe 3

Reakcja kwasu solnego 
z tlenkiem zasadowym (amfoterycznym)

Do probówki nasyp trochę tlenku magnezu (tlenku żela-
za(III)) i dolej 1 ml rozcieńczonego kwasu solnego. (Żeby
przyśpieszyć reakcję, to probówkę z tlenkiem amfoterycz-
nym i kwasem ogrzej, lecz nie doprowadzaj do wrzenia.)
Jakie zmiany zaszły z substancjami?

DośWIaDczenIe 4

Reakcja kwasu solnego z ługiem1

Nalej do probówki 1 ml rozcieńczonego kwasu solnego,
dodaj 1—2 krople roztworu fenoloftaleiny. Dodawaj kroplami
roztwór wodorotlenku sodu. W trakcie wkraplania mieszaj
do pojawienia się barwy malinowej. O czym to świadczy?  

DośWIaDczenIe 5

Reakcja kwasu solnego z solą
Nalej do probówki 1—2 ml węglanu sodu i dodaj 1—2 ml

rozcieńczonego kwasu solnego. Co spostrzegasz? 

183

1 Do doświadczenia zamiast ługu można wziąć nierozpuszczalną zasadę lub
tlenek amfoteryczny, które trzeba otrzymać w reakcji między roztworami
odpowiedniej soli i ługu. W takim wypadku do osadu wodorotlenku dodaje się
kwas, a indykator nie jest potrzebny. 
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WaRiant  ІІ

Badanie właściwości siarczanu niklu(ii)  

DośWIaDczenIe 1

Badanie właściwości fizycznych
siarczanu niklu(ii) 

Uważnie obejrzyj daną ci sól niklu i opisz ją. Wskaż cha-
rakter cząstek związku (kryształki, proszek, kawałeczki o
kształcie dowolnym).

Wyjaśnij, czy siarczan niklu(II) rozpuszcza się w wodzie.
W tym celu weź niewielke naczynie szklane z wodą, nasyp
1/4 łyżeczki związku i wymieszaj bagietką tę mieszaninę.
Jaki jest wynik doświadczenia? Czy jest zgodny z danymi z
tablicy rozpuszczalności? 

Przygotowany roztwór soli rozdziel do czterech probówek.

DośWIaDczenIe 2

Reakcja siarczanu niklu(ii) z metalem
Do probówki z roztworem siarczanu niklu(II) włóż granu-

lę cynku. Ogrzej zawartość probówki w ciągu 1—2 minut,
lecz nie doprowadzaj do wrzenia. Czy zmienia się powierzch-
nia metalu, zabarwienie roztworu?

DośWIaDczenIe 3

Reakcja siarczanu niklu(ii) z ługiem
Do innej probówki z roztworem siarczanu niklu dodaj o takiej

samej objętości ługu. Jakie zmiany spostrzegasz?

DośWIaDczenIe 4

Reakcja siarczanu niklu(ii) z innymi solami
Do jednej probówki z roztworem siarczanu niklu(ІІ) dodaj

roztwór węglanu sodu, a do drugiej — roztwór chlorku baru.
Co spostrzegasz? 

184
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Podczas wykonania każdego doświadczenia zapisuj do
podanej tabeli swoje czynności, spostrzeżenia (notuj  stopień
rozpuszczenia substancji, utworzenie się osadu, wydzielanie
gazu, obecność lub brak zapachu, zmianę zabarwienia lub
pojawienie się nowego zabarwienia). Po zakończeniu do-
świadczeń zapisz w tabeli wnioski i odpowiednie równania
chemiczne.

185

Doświadczenie 1. ...

Równanie reakcji: ...

Doświadczenie 3. ...

kolejność działań obserwacje Wnioski

... ... ...

Doświadczenie 2. ...

... ... ...

?
262. czy zaistnieje reakcja w doświadczeniu 2 każdego wariantu, jeże-

li zamiast cynku wziąć: 
a) magnez; b) srebro?

odpowiedź uzasadnij.
263. czy zaistnieje reakcja w doświadczeniu 5 (wariant I) lub w do-

świadczeniu 4 (wariant II), jeżeli węglan sodu zamienić na:
a) węglan wapnia; b) azotan sodu? 

odpowiedź uzasadnij.
264. jakie typy reakcji zostały przeprowadzone podczas pracy prak-

tycznej?

Sposoby otrzymania  tlenków

Materiał paragrafu pomoże ci: 
Ø wyjaśnić możliwości otrzymywania tlenków róż-

nymi sposobami;
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Ø zrozumieć wymagania stawiane do przemysło-
wych metod otrzymania substancji.

Jest kilka sposobów otrzymania tlenków. Niek-
tóre z nich są oparte na prostych lub złożonych reak-
cjach substancji  z tlenem. Inne sposoby polegają na
termicznym rozkładzie związków zawierających tlen. 

Reakcje substancji prostych z tlenem. Ta-
kiej reakcji (przeważnie przy ogrzewaniu) poddają
sie prawie wszystkie metale i niemetale. W 7 klasie
obserwowałeś, jak palą się na powietrzu lub w tlenie
siarka, węgiel, magnez.

u Napisz równanie reakcji spalania siarki i mag-
nezu. 

Inne przykłady podobnych reakcji:
tSi +  O2 = SiO2; 
t2 W + 3 O2 = 2 WO3.

Reakcje substancji złożonych z tlenem.
Wiele związków  pierwiastków z wodorem pali się w
tlenie lub na powietrzu. Produktami tych reakcji są
tlenki i woda:

tCH4 + 2 O2 = CO2 + 2 H2O; 
t2 H2S + 3 O2 = 2 SO2 + 2 H2O.

Z tlenem reagują też siarczki pierwiastków meta-
licznych: 

t
2 ZnS + 3 O2 = 2 ZnO + 2 SO2.

Związki miedzi, cynku, kadmu oraz innych metali
z miedzią mieszczą się w rudach polimetalicznych.
Rudy te przetapiane są w kombinatach hutniczych, a
z utworzonych tlenków otrzymuje się metale.

Termiczny rozkład wodorotlenków oraz
kwasów tlenowych. Nierozpuszczalne zasady,
kwasy tlenowe oraz wodorotlenki amfoteryczne
przy ogrzewaniu rozkładają się na odpowiednie
tlenki (rys. 70).

tCu(OH)2 = CuO +  H2O;
tH2SO4 = SO3 +  H2O¯.

186

Warto wiedzieć
z tlenem nie 
reagują złoto, 
platyna, gazy 
obojętne, chlor,
brom, jod.
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u Napisz równanie reakcji rozkładu termicznego
wodorotlenku żelaza(III). 

Termiczny rozkład soli zawierających
tlen (tlenowych). Sole utworzone przez tlenki
kwasowe w stanie gazowym przy ogrzewaniu roz-
kładają się na dwa tlenki:

tZnCO3 = ZnO +  CO2.

Jeżeli tlenek  jest termicznie nietrwały, to zamiast
niego tworzą się produkty jego rozkładu (rys. 71):   

tPb(NO3)2 = PbO + ( N2O5);
[    ]

NO2 O2
tAg2CO3 = ( Ag2O) +  CO2.

[    ]
Ag         O2

Sole tlenowe sodu oraz potasu podczas ogrzewa-
nia nie rozkładają się, lub rozkładają się, ale nie na
tlenki (§32).

Sole, których aniony pochodzą od nielotnych tlen-
ków kwasowych lub od tlenków amfoterycznych są
odporne na ogrzewanie. Przykładami takich soli są:
CaSiO3, Zn3(PO4)2, Mg(BO2)2, Cu(AlO2)2, BaZnO2.

Jeżeli pierwiastek tworzy dwa lub więcej
tlenków, to jeden tlenek często udaje się prze-
mienić na inny przy ogrzewaniu   
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Rys. 70. 
rozkład termiczny
wodorotlenku miedzi(II)

CuO

Cu(OH)2

Rys. 71. 
rozkład termiczny
azotanu ołowiu(II) 

Pb(NO3)2

NO2, O2

PbO
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t4 CuO = 2 Cu2O +  O2
lub przeprowadzając  jego reakcję z tlenem

t2 CO +  O2 = 2 CO2.

Podany materiał podsumowuje schemat 11.

Schemat  11 
otrzymywanie tlenków 
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termiczny rozkład

SpoSoBy otRzyMyWania tlenkóW

Reakcja z tlenem

soli zawierających
tlen (tlenowych)wodorotlenków

substancji
prostych

niektórych związ ków
bi narnych

(dwuskładnikowych)

otrzymywanie tlenków w przemyśle. Ucząc
się §27, zapoznałeś się z zastosowaniem niektórych
tlenków. Otrzymuje się je w przedsiębiorstwach
chemicznych.

W odróżnieniu od laboratoryjnych sposobów
otrzymywania różnych związków, technologie prze-
mysłowe  przewidują ogromne ilości reagentów oraz
stawiają następujące wymagania:

1. Substancje wyjściowe mają być dostępne i
tanie. Najlepiej korzystać z surowców naturalnych.

2. Zużycie energii przy przygotowaniu i wykona-
niu reakcji chemicznych powinno być minimalne.

Zapoznamy się ze sposobem otrzymywania wap-
na niegaszonego lub tlenku wapnia. Sposób znany
od wielu wieków. Polega on na rozkładzie wapienia
(wapniaku) CaCO3 przy temperaturze 900 °C. Skał
wapiennych w przyrodzie jest dużo. Jest to tani i
dostępny surowiec. Temperatura potrzebna do roz-
kładu nie jest zbyt wysoka (w metalurgii tempera-
tura może dochodzić do 1500 °C i wyżej). Przy sła-
bym ogrzewaniu rozkład wapienia spowalnia się, a
z czasem nawet całkiem ustaje. 

Dlaczego do produkcji tlenków wapnia nie wyko-
rzystuje się innych reakcji, na przykład, reakcji
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wapnia z tlenem: 2Ca + O2 = 2CaO? Dlatego, że
wapń w przyrodzie nie występuje, a otrzymywać ten
metal jest dosyć trudno. Wiadomo, że tlenek wapnia
tworzy się przy termicznym rozkładzie gipsu1.
Jednak gips, choć to substancja naturalna jest droż-
szy od wapienia. Temperatura jego rozkładu jest
wyższa od 900°C. Rozkładanie wodorotlenku wap-
nia (wapno gaszone), w celu otrzymania wapna 

t
niegszonego ( Ca(OH)2 = CaO +  H2O) nie ma
sensu, ponieważ wapno gaszone otrzymuje się z
wapna niegaszonego.

Wnioski

Tlenki otrzymuje się wskutek reakcji sub-
stancji prostych oraz niektórych złożonych z
tlenem oraz  przez termiczny rozkład wodo-
rotlenków, kwasów tlenowych i zawierają-
cych tlen soli.

Przemysłowe metody otrzymywania tlen-
ków oraz innych związków przewidują wyko-
rzystanie dostępnych i tanich surowców przy
minimalnie możliwym zużyciu energii.

?
265. zaproponuj jak najwięcej sposobów otrzymywania tlenku cynku.

napisz odpowiednie równania reakcji.
266. Wśród podanych związków wskaż takie, które rozkładają się przy

ogrzewaniu: H2Sio3, cuSo4, Fe(Po3)3, naoH, Mgco3,
Pb(oH)2, H3bo3. napisz odpowiednie równania chemiczne.

267. Dopisz schematy reakcji  rozkładu i zamień je na równania che-
miczne:

tа) ...  ® Fe2o3 +  H2o;  b) ... ® n2o3 +  H2o;
t                                                      t...  ® Mno +  H2o; ...  ® tio2 +  H2o.

268. W przedsiębiorstwach chemicznych kwas siarkowy  otrzymuje się
w wyniku reakcji tlenku siarki(IV) z tlenem, podczas której tworzy
się tlenek siarki(VI), a potem za pomocą reakcji tego tlenku z
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t1 Równanie reakcji: 2( CaSO4•2 H2O) = 2 CaO + 2 SO2 +  O2 + 4 H2O.
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wodą. Wyznacz, który z podanych sposobów otrzymywania tlen-
ku siarki(IV) można zastosować w przemyśle:  

t1)   termiczny rozkład tlenku siarki(VI): 2 So3 = 2 So2+  o2;
t2)  spalanie siarki:  S +  o2 = So2;

t3) termiczny rozkład soli srebra: 2 ag2So3 = 4 ag + o2 +
+ 2 So2;

4)  wypalanie na powietrzu minerałów zawierających siarczki (rud
wielometalowych): 2 znS + 3 o2 = 2 zno + 2 So2.

Wybór sposobu uzasadnij.
269. oblicz, jakie objętości tlenku węgla(IV) i siarki(IV)  (w przeliczeniu

na warunki normalne) utworzą się podczas spalania 19 g siarczku
węgla(IV) przy nadmiarze tlenu.

270. Po prażeniu 2,32 g wodorotlenku magnezu utworzyła się substan-
cja stała o masie 1,60 g. Wyznacz, czy całkowicie rozłożył się ten
związek?

271. określ względną gęstość względem powietrza mieszaniny gazów,
która utworzyła się podczas ogrzewania azotanu cynku.

272. W wyniku spalania 8 g mieszaniny siarki i węgla utworzyło się 26 g
mieszaniny gazów dwutlenku węgla i dwutlenku siarki. oblicz czę-
ści masy substancji prostych  w mieszaninie.
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Sposoby otrzymywania zasad
i wodorotlenków 
amfoterycznych

Materiał paragrafu pomoże сi: 
Ø wyjaśnić możliwości otrzymywania ługów i nieroz-

puszczalnych zasad różnymi sposobami;
Ø podbierać reagenty dla otrzymania wodorotlenku

amfoterycznego.

Ługi można otrzymać trzema sposobami, nie-
rozpuszczalne zasady — tylko jednym.

otrzymywanie ługów. Jeden ze sposobów
otrzymywania ługów — to reakcja metalu  z wodą
(rys. 25, str. 53). Oprócz ługu wydziela się wodór:

2 Na + 2 H2O = 2 NaOH +  H2; 

Ca + 2 H2O =  Ca(OH)2 +  H2 .
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Drugi sposób otrzymywania ługów to współdzia-
łanie tlenku zasadowego z wodą: 

Na2O +  H2O = 2 NaOH. 
Takim sposobem otrzymuje się wapno gaszone w

przedsiębiorstwach i bezpośrednio przed użyciem
go w budownictwie lub do bielenia drzew.

u Napisz odpowiednie równanie chemiczne.

Ług można jeszcze otrzymać w wyniku reakcji
wymiany  między rozpuszczalną solą a innym ługiem
(w roztworze). Substancje wyjściowe dobiera się tak,
żeby utworzyła się nierozpuszczalna sól: 

Na2SO4 +  Ba(OH)2 =  BaSO4¯ + 2 NaOH.

Wodorotlenki sodu i potasu w przemyśle
otrzymuje się działając stałym prądem elek-
trycznym  na wodne roztwory ich soli — chlor-
ków:

prąd elektr.
2 NaCl + 2 H2O       =       2 NaOH +  H2 +  Cl2. 

Taki proces nazywa się elektrolizą.

otrzymywanie zasad nierozpuszczalnych.
Nierozpuszczalną zasadę można otrzymać tylko
drogą reakcji wymiany między solą a ługiem w roz-
tworze. Ponieważ zasada wytrąci się w postaci
osadu, to sól która utworzy się powinna być roz-
puszczalna w wodzie:

NiCl2 + 2 NaOH =  Ni(OH)2¯ + 2 NaCl; 
2 Bi(NO3)3 + 3 Ba(OH)2 = 2 Bi(OH)3¯ + 3 Ba(NO3)2.

Podany wyżej materiał podsumowuje schemat 12.
otrzymywanie wodorotlenków amfoterycz-

nych. Ponieważ wodorotlenek amfoteryczny wyka-
zuje właściwości zasad i kwasów, to można go otrzy-
mać za pomocą reakcji wymiany jako zasadę

ZnSO4 + 2 NaOH =  Zn(OH)2¯ +  Na2SO4

i jako kwas
Na2ZnO2 +  H2SO4 =  H2ZnO2¯ +  Na2SO4.1
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1 Wzory chemiczne wodorotlenków amfoterycznych tradycyjnie zapisuje się
jak wzory zasad. 
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Reakcje te odbywają się dzięki temu, że wszystkie
wodorotlenki amfoteryczne są nierozpuszczalne w
wodzie.

Ługu lub kwasu nie można brać w nadmiarze,
ponieważ wodorotlenek amfoteryczny reaguje z
obydwoma związkami (§31). Na przykład, podczas
reakcji cynkatu sodu z nadmiarem kwasu siarkowe-
go utworzy się siarczan cynku zamiast wodorotlen-
ku cynku:

Na2ZnO2 + 2 H2SO4 (nadm.) =  ZnSO4 +  Na2SO4 + 2 H2O.

u Napisz równanie reakcji siarczanu cynku z wodo-
rotlenkiem sodu wziętym w nadmiarze.

Wnioski

Ługi otrzymuje się w wyniku reakcji odpo-
wiednich metali lub tlenków z wodą.

ogólna metoda otrzymania zasad oraz
wodorotlenków amfoterycznych jest oparta
na reakcji wymiany między ługiem a solą w
roztworze. Wodorotlenki amfoteryczne otrzy-
muje się jeszcze podczas reakcji roztworów
odpowiednich soli z kwasem.

?
273. zaproponuj jak najwięcej sposobów otrzymywania: 

a) wodorotlenku baru; b) wodorotlenku manganu(II); 
c) wodorotlenku chro-mu(III). 

napisz odpowiednie równania chemiczne.
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SpoSoBy otRzyMania zaSaD

reakcja ługu z
solą w roztworze

reakcja tlenku
zasadowego z wodą

reakcje metalu
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 Schemat 12
sposoby otrzymywania zasad
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274. Dopisz  schematy reakcji i zamień je na równania chemiczne:
а)  li + …  ® lioH + …;    b) Fe2(So4)3 + … ® Fe(oH)3 + …;

Sro + ...  ® Sr(oH)2;           bazno2 +  Hno3 ® zn(oH)2 + … .
275. napisz równania reakcji, za pomocą których można dokonać

następujących kolejnych przemian:
а)  K2co3 ® KoH;
b)  cdS ® cdo  ® cd(no3)2 ® cd(oH)2;
c)  al  ® al2o3 ® alcl3 ® al(oH)3.

276. W gabinecie chemicznym są wodorotlenki potasu i baru oraz sole
wapnia — węglan i chlorek. Które związki można wykorzystać,
żeby otrzymać wodorotlenek wapnia? jak wykonać odpowied-
nie doświadczenia?

277. należy otrzymać wodorotlenek cyny(II) dwoma sposobami. 
Masz do dyspozycji tlenek cyny(II) oraz roztwór wodorotlenku
sodu i kwasu siarkowego. jak należy wykonywać takie zadanie?
Miej na uwadze, że związki cyny(II) stopniem rozpuszczalności są
podobne do związków cynku. napisz równania odpowiednich
reakcji.

278. jaka masa wodorotlenku baru utworzy się podczas reakcji 15,3 g
tlenku baru z wodą?

279. czy może utworzyć się wodorotlenek sodu o masie 10 g, jeżeli do
reakcji wzięto 6,9 g sodu i 3,6 g wody? Daj odpowiedź na podsta-
wie obliczeń. 

193

Sposoby otrzymywania  
kwasów

Materiał paragrafu pomoże ci: 
Ø obierać sposób otrzymania kwasu w zależności

od jego składu i właściwości;
Ø określać warunki, w których można przeprowa-

dzić reakcję wymiany w celu otrzymania kwasu.

Żeby wybrać odpowiedni sposób otrzymania kwa-
su, należy wyjaśnić, czy ten kwas jest tlenowy czy
beztlenowy, a także czy jest on mocny czy słaby,
lotny czy nielotny, rozpuszczalny czy nierozpusz-
czalny w wodzie.   

u Jakie kwasy nazywamy beztlenowymi, tleno-
wymi? Podaj przykłady kwasów mocnych, sła-
bych, lotnych i nielotnych. (W razie potrzeby
można odwołać się do §25 i 30).
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Reakcje między wodorem a niemetalem.
Jest to sposób otrzymania kwasów beztlenowych:  

tH2 +  Cl2 = 2 HCl.
Produkty takich reakcji — chlorowodór, siarko-

wodór, inne związki gazowe pierwiastków niemeta-
licznych VI lub VII grupy z wodorem — rozpuszcza
się w wodzie i otrzymuje kwas. 

Reakcje chloru z wodorem wykorzystuje się pod-
czas produkcji przemysłowej kwasu solnego.

Reakcja między tlenkiem kwasowym a
wodą. Taką reakcją posługujemy się do otrzymania
kwasów tlenowych1: 

SO3 +  H2O =  H2SO4; 
P2O5 + 3 H2O = 2 H3PO4.

Pierwsza reakcja zachodzi na ostatnim eta-
pie produkcji kwasu siarkowego. Przepro-
wadzanie analogicznej reakcji między tlenkiem
N2O5 w celu przemysłowej produkcji kwasu
azotowego nie ma sensu, ponieważ tlenek
azotu(V)  jest nietrwały. Substancją wyjściową
jest tu inny tlenek azotu:   

4 NO2 +  O2 + 2 H2O = 4 HNO3.

Reakcja między solą a kwasem. Reakcja ta
jest ogólnym sposobem otrzymywania kwasów bez-
tlenowych i tlenowych. Produktami reakcji jest
inna sól, inny kwas.  

Reakcje wymiany między solą i kwasem można
przeprowadzać, wykorzystując roztwory tych
związków, lecz przy dotrzymaniu jednego z dwóch
warunków: 

· produkt reakcji — nowa sól lub nowy kwas —
jest nierozpuszczalny w wodzie (zobacz tabelę
rozpuszczalności):

BaCl2 +  H2SO4 =  BaSO4¯ + 2 HCl; 
Na2SiO3 + 2 HNO3 = 2 NaNO3 +  H2SiO3¯; 
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1 Tlenek krzemu(IV) z wodą nie reaguje. 
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· kwas, który należy otrzymać jest słaby, a kwas
reagent jest mocny (odpowiednia informacja
jest w § 30):   

K2S + 2 HCl = 2 KCl +  H2S.

Żeby otrzymać mocny nielotny kwas, reakcję
wykonuje się nie w roztworze, a między stałą solą i
nielotnym kwasem. Reakcji substancji sprzyja
ogrzewanie:                   

t2 NaNO3 ( st.) +  H2SO4 (stęż.) = Na2SO4 + 2 HNO3.

ĆWiczeNie. czy można otrzymać kwas solny podczas reakcji chlorku  pota-
su i kwasu siarkowego? Jeżeli tak, to w jakich warunkach?

Rozwiązanie
Produktami reakcji mają być nowa sól i kwas:

KCl +  H2SO4 ® K2SO4 +  HCl.

Z tablicy rozpuszczalności widzimy, że wszystkie produkty są roz-
puszczalne w wodzie. Kwas siarkowy i kwas solny są kwasami mocny-
mi, lecz różnią się właściwościami fizycznymi: pierwszy jest nielotny, a
drugi — lotny (jest to wodny roztwór gazu chlorowodoru). Reakcja ta
możliwa jest tylko bez wody. Wtedy chlorowodór będzie  wydzielać się
z mieszaniny wykorzystanej do reakcji.

Więc, żeby otrzymać chlorowodór i kwas solny trzeba brać stały
chlorek potasu i czysty kwas siarkowy lub stężony jego roztwór. Żeby
przyśpieszyć tę reakcję substancji stałej i ciekłej, konieczne jest ogrze-
wanie. (W roztworze reakcje wymiany odbywają się błyskawicznie.)

Zapiszemy odpowiednie równanie chemiczne i wskażemy warunki
potrzebne do wykonania tej reakcji (rys. 72): 

t2 KCl ( st.) +  H2SO4 (stęż.)  = K2SO4 + 2 HCl.
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Rys. 72.
otrzymywanie
chlorowodoru i
kwasu solnego 

Kcl Hcl
Hcl

H2So4 (stęż.)

roztwór
metylooranżu
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Podany wyżej materiał podsumowuje schemat 13. 

Schemat 13 
sposoby otrzymywania kwasów
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tlenowe

SpoSoBy otRzyMyWania kWaSóW

beztlenowe

reakcja tlenku
kwasowego z wodą

reakcja kwasu 
z solą

reakcja niemetalu 
z wodorem

Wnioski

kwasy beztlenowe otrzymuje się w wyniku
reakcji wodoru z niemetalami z dalszym roz-
puszczaniem związków gazowych wodoru w
wodzie.

kwasy tlenowe otrzymuje się w czasie reak-
cji tlenków kwasowych z wodą.

ogólny sposób otrzymywania kwasów jest
oparty na reakcji wymiany między solą a
kwasem.   

?
280. zaproponuj dwa sposoby otrzymania kwasów fluorowodorowego i

ortofosforowego. Ułóż odpowiednie równania chemiczne.
281. Dopisz  schematy reakcji i zamień je na równania chemiczne:  

а)  cl2o7 +  H2o ® b)  nano2 +  H3Po4 ®
H2So4 +  Pb(no3)2 ® Hbr +  K2co3 ®

282. zamiast kropek wstaw wzory potrzebnych związków i zamień
schematy na równania chemiczne. Wskaż warunki niezbędne do
zaistnienia reakcji:

а)  cacl2 + … ® Hcl + … ;
na2Sio3 + … ® H2Sio3 + … ;     

b)  ba(no3)2 + …  ® Hno3 + … ; 
K2So3 + … ® … +  So2 +  H2o.

czy we wszystkich czterech reakcjach można wykorzystać kwas
siarkowy? odpowiedź uzasadnij. 

283. jakiego kwasu tlenowego nie można otrzymać  z odpowiedniego
tlenku i wody?
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284. jaką masę azotanu sodu należy wziąć, aby otrzymać 50,4 g
kwasu azotowego?

285. oblicz, jaka ilość substancji kwasu ortofosforowego utworzy się
podczas reakcji 14,2 g tlenku fosforu(V) z dostateczną ilością
wody.
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Sposoby otrzymywania soli

Materiał paragrafu  pomoże ci: 
Ø opanować najważniejsze sposoby otrzymywania

soli;
Ø dobierać reakcje, w celu otrzymania pewnej soli i

warunki niezbędne do ich wykonania. 

Sposobów otrzymywania soli jest o wiele więcej
niż sposobów otrzymania tlenków, zasad lub kwa-
sów. 

Reakcje z udziałem metali
Sposób 1: metal + niemetal ® sól. 
Tym sposobem otrzymuje się sole beztlenowe:

t2 Li +  S =  Li2S;   2 Al + 3 Br2 = 2 AlBr3.

Sposób 2: metal + kwas (roztwór) ® sól + wo-
dór. 

W takie reakcje wstępuje kwas siarkowy (rozcień-
czony), solny oraz niektóre inne kwasy i metale,
które są w szeregu aktywności na lewo od wodoru:

Mg + 2 HCl =  MgCl2 +  H2;
2 Al + 3 H2SO4 =  Al2(SO4)3 + 3 H2.

Sposób 3: metal  + ług ® sól i wodór.
Z ługami oraz z ich roztworami reagują metale,

pochodzące od pierwiastków, które tworzą tlenki i
wodorotlenki amfoteryczne:

tBe + 2 NaOH =  Na2BeO2 +  H2;
Be + 2 KOH + 2 H2O =  K2[Be(OH)4] +  H2.



198

Sposób 4: meta l + sól 1 w roztworze ® metal 2
+ sól 2

Wiadomo, że taka reakcja jest możliwa, jeżeli me-
tal 1 jest aktywniejszy od metalu 2, czyli metal 1 znaj-
duje się w szeregu aktywności na lewo od metalu 2:

Fe +  Cu(NO3)2 =  Cu +  Fe(NO3)2.

Reakcje między związkami 
o właściwościach zasadowych 
i kwasowych 
Sposób 5: zasada (wodorotlenek amfoteryczny)

+ kwas (wodorotlenek amfoteryczny) ® sól +
woda1 (rys. 73): 

2 Cr(OH)3 + 3 H2SO4 =  Cr2(SO4)3 + 6 H2O.

Sposób 6: tlenek zasadowy (amfoteryczny) +
tlenek kwasowy (amfoteryczny) ® sól1:

t3 FeO +  P2O5 = Fe3(PO4)2.

Sposób 7: zasada + tlenek kwasowy (amfote-
ryczny) ® sól + woda:

Ba(OH)2 +  SO2 =  BaSO3 +  H2O.

Sposób 8: kwas + tlenek  zasadowy (amfoterycz-
ny) ® sól + woda:

2 HI +  Li2O = 2 LiI +  H2O.

Sposoby 6 i 7 nie nadają się do otrzymywania soli
kwasów beztlenowych, ponieważ te kwasy nie mają
tlenków kwasowych.
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1 Związki amfoteryczne nie reagują między sobą.

Rys. 73.
reakcja 
między 
wodorotlenkiem
miedzi(II)  
a kwasem Cu(OH)2 CuCl2

+ ®

HCl
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Reakcje wymiany z udziałem soli
Sposób 9: sól 1 + kwas 1 ® sól 2 + kwas 2:

CaCO3 + 2 HCl =  CaCl2 +  H2CO3.
[    ]

CO2 H2O

Sposób 10: sól 1 + ług ® sól 2  + zasada:
MnSO4 + 2 KOH =  K2SO4 +  Mn(OH)2¯.

Sposób 11: sól 1 + sól 2 ® sól 3 + sól 4 (rys. 74):
Na2S +  CuCl2 =  CuS¯ + 2 NaCl.
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Rys. 74.
reakcja 
między
dwoma solami
w roztworze

+ ®

BaCl2 Na3PO4 Ba3(PO4)2

Warto wiedzieć
Soli al2(co3)3, FeI3
oraz niektórych
innych dotychczas
nie otrzymano.

między zasadą
a kwasem

między zasadą
a tlenkiem

między dwoma
tlenkami

między kwasem 
i tlenkiem 

z niemetalami

z kwasami

z solami

z innymi solami

z kwasami

z ługami

Reakcje
metali

SpoSoBy otRzyMyWania Soli

Reakcje wymiany 
podwójnej soli

Reakcja między związkami 
o charakterze zasadowym

a kwasowym

Obierając sposoby 9—11 należy pamiętać, że reak-
cja wymiany jest możliwa, gdy tworzy się osad, gaz
lub słaby kwas.

Podany wyżej materiał podsumowuje schemat 14.

Schemat 14 
otrzymywanie soli
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ĆWiczeNie. zaproponuj jak najwięcej sposobów otrzymywania siarczanu
magnezu MgSo4.

Rozwiązanie
Siarczan magnezu — sól tlenowa, dlatego sposób 1 dla otrzymania

tego związku nie nadaje się. 
Tę sól można otrzymać, wykorzystując jako substancję wyjściową

metal (sposób 2 i 4) i biorąc pod uwagę jego rozmieszczenie w szeregu
aktywności metali:

Mg +  H2SO4 ( розб.) =  MgSO4 +  H2;

Mg +  CuSO4 =  MgSO4 +  Cu.

Siarczan magnezu również można otrzymać w wyniku reakcji między
substancjami o właściwościach zasadowych i kwasowych (sposoby 5—8):  

Mg(OH)2 +  H2SO4 =  MgSO4 + 2 H2O;
MgO +  SO3 =  MgSO4;

Mg(OH)2 +  SO3 =  MgSO4 +  H2O;
MgO +  H2SO4 =  MgSO4 +  H2O.

Do reakcji soli z kwasem (sposób 9) należy wziąć sól magnezu utwo-
rzoną przez kwas słaby lub lotny, albo przez kwas zdolny do rozkładu
z wydzieleniem gazu i kwas siarkowy:   

MgCO3 +  H2SO4 =  MgSO4 +  H2CO3.
[    ]

H2O       CO2

Reakcja soli z ługiem (sposób 10) do otrzymywania siarczanu mag-
nezu nie nadaje się, ponieważ wodorotlenek Mg(OH)2 nie jest ługiem,
a słabo rozpuszczalną zasadą. 

Siarczan magnezu rozpuszcza się w wodzie. Biorąc to pod uwagę,
można wziąć do reakcji między dwoma solami (sposób 11) następujące
reagenty:

MgCl2 +     Ag2SO4 =    MgSO4 +    2 AgCl¯.
sól   sól słabo        sól          sól

rozpuszczalna     rozpuszczalna      rozpuszczalna     nierozpuszczalna

DośWIaDczenIe laboratoryjne № 9

Rozwiązywanie zadań eksperymentalnych 
Wariant 1. Masz do dyspozycji rozcieńczony kwas solny,

roztwory chlorku cynku i wodorotlenku sodu. 
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Zgodnie z zaproponowanym schematem przeprowadź reak-
cje 1—4:

1 2
sól  1 ¬® ...   ¬® sól  2.

4 3

Wariant 2. Masz do dyspozycji rozcieńczony kwas azoto-
wy, roztwory azotanu glinu i wodorotlenku sodu. Zgodnie z
zaproponowanym schematem przeprowadź reakcje 1—4: 

1 2
sól  1 ¬® ...   ¬® sól  2.

4 3
Podczas wykonania doświadczenia, roztwór każdego rea-

genta dodawaj kroplami do zakończenia odpowiedniej reak-
cji. 

Zapisz w zeszycie schemat przemian z wzorami chemicz-
nymi związków, spostrzeżenia i równania przeprowadzonych
reakcji.

Wnioski

sole można otrzymać różnymi sposobami.
Część sposobów jest oparta na reakcjach
metali z niemetalami, kwasami, ługami, sola-
mi. inne sposoby przewidują  reakcje między
związkami o właściwościach zasadowych i
kwasowych, a także reakcje wymiany z udzia-
łem soli.

?
286. jakiego rodzaju sól można otrzymać za pomocą reakcji między

substancjami prostymi? napisz kilka odpowiednich równań che-
micznych.

287. zaproponuj najwięcej sposobów otrzymania: 
a) chlorku cynku;        b) siarczanu miedzi(II);     c) węglanu baru. 
Ułóż równania reakcji.

288. jak otrzymać chlorek sodu z siarczanu sodu? jak wykonać od-
wrotną przemianę? napisz równania chemiczne i wskaż warunki,
w których odbywają się reakcje. 

201
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289. napisz równania reakcji, za pomocą których można dokonać
następujących  przemian:

а)  P  ® P2o5 ® H3Po4 ® na3Po4 ® alPo4;
b)  ca  ® cao  ® ca(oH)2 ® ca(no3)2 ® caco3;
c)  na2o ® na2So4 ® naoH  ® naalo2 ® nacl;
d)  zno  ® zn(no3)2 ® zn(oH)2 ® K2zno2 ® znSo4.

290. Dobierz substancje dla wykonania następujących przemian i na-
pisz odpowiednie równania chemiczne:

a) wodorotlenek amfoteryczny (jako zasada) ® sól;
b) wodorotlenek amfoteryczny (jako kwas)  ® sól;
c) sól 1 ® sól 2 ® sól 3  (wszystkie sole są utworzone przez
ten sam pierwiastek metaliczny).

291. jak otrzymać chlorek glinu, mając do dyspozycji azotan glinu, tlenek
litu, wodę oraz kwas solny? Ułóż odpowiednie równania chemiczne
i wskaż warunki potrzebne do przebiegu tych reakcji.

292. czy można otrzymać chlorek glinu, mając do dyspozycji tylko siar-
czan glinu i kwas solny? odpowiedź objaśnij.

293. jaką masę siarczanu potasu można otrzymać podczas reakcji 14 g
wodorotlenku potasu z potrzebną ilością kwasu siarkowego?

294. W wyniku reakcji 14,6 g mieszaniny cynku i tlenku cynku z dosta-
teczną ilością kwasu solnego wydzieliło się 2,24 l wodoru
(w. n.). oblicz masę utworzonej soli.

295. Podczas ogrzewania 48,6 g mieszaniny węglanu wapnia i węgla-
nu magnezu z dostateczną ilością tlenku krzemu(IV) wydzieliło się
11,2 l gazu (w. n.) oblicz części masy krzemianów w otrzymanej ich
mieszaninie.
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Uogólnienie wiadomości 
o podstawowych grupach
związków nieorganicznych
Materiał paragrafu pomoże ci: 
Ø poznać w całości klasyfikację substancji nie-

organicznych;
Ø uświadomić sobie zależność między rodzajem pier-

wiastka chemicznego a rodzajami jego związków;
Ø przekonać się o tym, że związki jednej klasy (jed-

nej grupy) posiadają analogiczną budowę. 

W tym paragrafie podsumowujemy wszystko to,
czego dowiedziałeś się o substancjach prostych, o tlen-
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kach, zasadach, kwasach, związkach amfoterycznych,
solach. Wiesz teraz, z jakich cząstek składają się różne
substancje nieorganiczne, a także znasz rodzaje wią-
zań chemicznych między tymi cząstkami. Liczne
fakty świadczą o tym, że skład i budowa substancji
wpływa na ich właciwości fizyczne i chemiczne.

klasyfikacja substancji nieorganicznych.
Już wiesz, że do substancji nieorganicznych nale-
ży wiele substancji złożonych (oprócz związków
węgla), jak również wszystkie substancje proste —
metale i niemetale (schemat 15).

Schemat 15 
klasyfikacja najważniejszych substancji nieorganicznych
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Metale  
na, cu

tlenki 
Mgo, al2o3, Sio2

Wodorotlenki 
lioH, Mn(oH)2

tlenki 
HF, H2So4

Sole 
K2S, Fe(no3)3

zasady
amfoteryczne 

Sn(oH)2, cr(oH)3

niemetale 
c, H2

SUBStancJe nieoRganiczne

złożoneproste

u Jakie klasy (grupy) związków posiadają ogól-
ne wzory EmОn,  M(OH)n,  HnA,  HmEOn,  MmAn,
Mm(E On)p?

Tlenki są to związki pierwiastków z tlenem, w
których stopień utlenienia tlenu stanowi –2. Są one
podobne składem, lecz różnią się właściwościami
chemicznymi. Są tlenki zasadowe, kwasowe, amfo-
teryczne. Wszystkie je zaliczamy do tlenków solo-
twórczych, ponieważ te związki tworzą sole podczas
reakcji z kwasami lub zasadami (tlenki amfoterycz-
ne reagują z kwasami i zasadami). Sole mogą two-
rzyć się także podczas reakcji tych tlenków z inny-
mi tlenkami. 
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Kilka tlenków (N2O, NO, CO, SiO, Н2О) nie wy-
kazuje ani zasadowych, ani kwasowych właściwości.
Ich ogólna nazwa tlenki niesolotwórcze (schemat 16).

Schemat 16 
klasyfikacja tlenków
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zasadowe
na2o, Feo

amfoteryczne
zno, al2o3

kwasowe
co2, P2o5

niesolotwórcze
co, n2o, no, H2o

tlenki

solotwórcze

Istnieje zależność miedzy rodzajem pierwiastka a
rodzajem jego tlenku. 

Pierwiastki metaliczne mogą tworzyć nie tylko
tlenki zasadowe i amfoteryczne, lecz i kwasowe.
Związkom, mającym ogólny wzór M2O — odpowia-
dają tylko tlenki zasadowe. Tlenkom tego rodzaju
może odpowiadać także wzór MO. Tlenki, którym
odpowiada ogólny wzór M2O3 i MO2 są przeważnie
amfoteryczne. Tlenkom kwasowym odpowiadają
wzory M2O5, MO3 i M2O7.

Niektóre pierwiastki metaliczne tworzą tlenki
wszystkich trzech rodzajów. Na przykład, chrom
tworzy tlenek zasadowy CrO, amfoteryczny —
Cr2O3 i kwasowy — CrO3. W miarę wzrastania stop-
nia utlenienia pierwiastka metalicznego właściwości
zasadowe jego tlenków słabną, a właściwości kwaso-
we nasilają się.

Pierwiastki niemetaliczne tworzą tlenki kwaso-
we i niesolotwórcze. 

Tlenki zasadowe i amfoteryczne składają się z
jonów, a kwasowe i niesolotwórcze — z cząsteczek,
czasem — z atomów.

Zasady — są to związki utworzone przez jony
pierwiastka metalicznego Mn+ i aniony wodorotle-
nowe ОН–. Zasady dzielą się na rozpuszczalne w
wodzie (nazywają się ługami) i nierozpuszczalne.
Ługi są chemicznie aktywniejsze od nierozpuszczal-
nych zasad, które nie reagują z solami, z niektóry-
mi kwasami i tlenkami kwasowymi, a przy ogrzewa-
niu rozkładają się.
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Kwasy — to związki, w skład cząsteczek których
wchodzą jeden lub kilka atomów wodoru zdolnych
podczas reakcji chemicznych wymieniać się na
atomy (jony) pierwiastków metalicznych. Część czą-
steczki kwasu — atom lub grupę atomów połączo-
nych z atomem (atomami) wodoru nazywa się resz-
tą kwasową. Według składu kwasy dzielą się na bez-
tlenowe ( HnA) oraz tlenowe ( HmEOn), na jedno i
wielozasadowe, a według aktywności chemicznej —
na mocne, słabe i o średniej mocy.

Odróżnić ług od kwasu w roztworze pomagają
substancje wskaźniki-indykatory (rys. 75).

Wodorotlenki amfoteryczne — to związki
podobne składem do zasad, lecz o podwójnym cha-
rakterze chemicznym. One reagują z kwasami jako
zasady, a z ługami — jako kwasy. 

Zasadowe właściwości tlenków amfoterycznych
przejawiają się lepiej niż kwasowe. Na przykład, wo-
dorotlenek żelaza(III) Fe(OH)3 dosyć prędko reagu-
je z rozcieńczonym roztworem mocnego kwasu, a z
rozcieńczonym roztworem ługu reaguje powoli i nie
zachodzi przy tym pełna przemiana. 

Zasady, wodorotlenki amfoteryczne i kwasy tle-
nowe czasem łączą się w grupę związków o nazwie
„hydraty tlenków” (czyli związki tlenków z wodą1).
Skrócona nazwa brzmi „wodorotlenki”. Podstawą
do tego jest obecność we wzorach grup wodorotleno-
wych OH. 

Jeżeli wzory zasad wodorotlenków amfoterycz-
nych M(OH)n zawierają takie grupy, to we wzorach
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lakmus fenoloftaleina metylooranż uniwersalny
indykator

a b ca b ca b c a b c

Rys. 75.
zabarwienie
indykatorów:  
w roztworze
kwasu (a) w
wodzie (b),
roztworze 
ługu (c)

1 Woda z jęz. greckiego – hydör.
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kwasów tlenowych HmEOn można je wyodrębnić:
H2SO4 Þ SO2(OH)2.

Sole — to związki, które składają się z kationów
pierwiastków metalicznych oraz anionów reszt
kwasowych. Sól jest produktem reakcji między sub-
stancją o właściwościach zasadowych i substancją o
właściwościach kwasowych.

Budowa substancji nieorganicznych. Sub-
stancje proste składają się z atomów lub cząsteczek.
Niemetale mają budowę atomową lub cząsteczko-
wą; atomy w tych substancjach w ich cząsteczkach
połączone są niepolarnymi wiązaniami kowalencyj-
nymi. Tylko w obojętnych gazach nie istnieją więzi
między atomami.

Metale składają się z atomów rozmieszczonych
bardzo szczelnie. Elektrony łatwo przechodzą od
jednych atomów do innych i tworzą w substancji tak
zwane wiązanie metaliczne. Ruchliwe elektrony
nadają metalom zdolność przewodzić prąd elek-
tryczny, są przyczyną szczególnego („metaliczne-
go”) błysku i wysokiego przewodnictwa cieplnego.

Złożone substancje nieorganiczne mają budowę
jonową, cząsteczkową, czasem — atomową. Z jonów
składają się tlenki zasadowe i amfoteryczne, zasady
i sole.

u Zapisz wzory kationów i anionów, które mieszczą
się w każdym z tych związków: K2O,  Ba(OH)2,
MgS,  Ca3(PO4)2,  Cr(NO3)3.

Tlenki kwasowe i niesolotwórcze, a także kwasy
mają budowę cząsteczkową. Ponieważ w cząstecz-
kach tych substancji połączone są ze sobą atomy
różnych pierwiastków, to wiązania kowalencyjne w
nich są przeważnie polarne. 

u Przedstaw wzory graficzne cząsteczek Cl2O  i
HClO3. Wskaż w tych wzorach za pomocą strza-
łek przesunięcie par elektronowych wiązań ko-
walencyjnych i wskaż stopnie utlenienia wszyst-
kich pierwiastków.

206
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Wnioski

Do substancji nieorganicznych należą
substancje proste (metale, niemetale) oraz
dużo substancji złożonych, które dzielą się
na grupy. Podstawowymi grupami związków
nieorganicznych są: tlenki, zasady, kwasy,
wodorotlenki amfoteryczne, sole.

Według właściwości chemicznych tlenki
dzielą się na solotwórcze i niesolotwórcze, a
tlenki solotwórcze — na zasadowe, kwasowe
i amfoteryczne.

substancje proste składają się z atomów
lub cząsteczek, a złożone substancje nie-
organiczne — z cząsteczek lub jonów.

?
296. Uzupełnij tabelę, wpisz do odpowiedniej kolumny wzory tlenków:

li2o,  ag2o,  cl2o7,  Mgo,  Pbo,  al2o3,  Sio2,  zno,  So2,  cro3:
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297. Połącz prawidłowo wzór tlenku z jego odpowiednim typem.
wzór tlenku Typ tlenku

1)  Mno; а) amfoteryczny;
2)  Mno2; b) zasadowy;
3)  Mn2o7; c) niesolotwórczy;

d) kwaśny.
298. Wymień cząstki, z których składają się tlenki wapnia, glinu, węgla.
299. Podaj po jednym przykładzie kwasów, cząsteczki których składa-

ją się z dwóch, trzech, czterech, pięciu, szeciu, siedmiu i ośmiu
atomów.

300. zapisz wzory chemiczne znanych wodorotlenków amfoterycznych
i wskaż nad symbolami pierwiastków metalicznych ich stopnie
utlenienia.

301. Wybierz spośrod podanych wzorów wzory soli i uzasadnij swój
wybór: PbI2,  MgF2,  Pbr3,  cH4,  na2S,  clF. 

302. Stosunek wzajemny mas krzemu, tlenu i wodoru w związku utwo-
rzonym przez te pierwiastki stanowi 7:16:1. zapisz wzór chemiczny

tlenki

zasadowe amfoteryczne kwasowe
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związku. Do jakiej klasy związków nieorganicznych należy ten zwią-
zek i dlaczego?

303. jaką objętość gazu chlorowodoru należy rozpuścić w normalnych
warunkach w 1 l wody, aby otrzymać kwas solny o części masy Hcl
20 %?
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Więzi genetyczne między 
substancjami nieorganicznymi  

Materiał paragrafu pomoże ci: 
Ø systematyzować reakcje chemiczne z udziałem

substancji prostych;
Ø wyjaśnić możliwość wzajemnych przemian związ-

ków jednego pierwiastka należących do różnych
klas.

W tym paragrafie podsumowano przemiany che-
miczne z udziałem substancji prostych i związków
nieorganicznych. Po przeczytaniu go lepiej zrozu-
miesz więzi istniejące między różnymi substancjami
utworzonymi przez ten sam pierwiastek oraz możli-
wości ich otrzymywania.  

Więzi wzajemne między substancjami, które opierają się
na ich pochodzeniu oraz właściwościach chemicznych
nazywają się więziami genetycznymi1.

Przemiany chemiczne z udziałem substan-
cji prostych. Wiadomo, że większość substancji
prostych — metali, niemetali — wstępuje w reakcję
z tlenem, przetwarzając się na tlenki:

t2 Сu +  O2 = 2 СuO;  
tN2 +  O2 = 2 NO.

Prawie wszystkie metale reagują z kwasami i
solami; wśród produktów każdej takiej reakcji jest
sól:

1 Termin ten pochodzi od słowa greckiego genos — ród, narodzenie.
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Mg + 2 HCl =  MgCl2 +  H2;  
Fe +  CuSO4 =  Cu +  FeSO4.

Najaktywniejsze metale reagują z wodą, tworząc
ługi: 

2 K + 2 Н2O = 2 KOH +  H2.

Z ługami reagują metale utworzone przez pier-
wiastki, tlenki i wodorotlenki, które są amfoteryczne:

Al +  KOH +  H2O ® K[Al(OH)4] +  H2.

u Zamień schemat reakcji na równanie chemiczne.

Niemetale utworzone przez pierwiastki VI oraz
VII grup wstępują w reakcję z wodorem. Roztwory
produktów takich reakcji (H2S, HF oraz inne) są
kwasami beztlenowymi. Te niemetale również
reagują z metalami, tworząc sole:

t2 Al + 3 S  = Al2S3; 
t2 Fe + 3 Cl2 = 2 FeCl3.

Zdolność substancji prostych do przemian che-
micznych na związki różnych grup ilustruje sche-
mat 17.

Schemat 17

Więzi genetyczne między substancjami prostymi i złożonymi
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NieMetal

Ług Kwas beztlenowy

Sól Tlenek Tlenek

Metal

Reakcje chemiczne z udziałem substancji
złożonych. Związki nieorganiczne są zdolne do
różnorodnych przemian wzajemnych. 

Prawie wszystkie tlenki kwasowe oraz niektóre
zasadowe reagują z wodą. Produktem reakcji w
pierwszym wypadku są kwasy tlenowe, a w drugim
wypadku — ługi. 

u Ułóż równania reakcji tlenków z wodą, w wyniku
których tworzy się kwas HMnO4 i zasada Sr(OH)2.
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Każdy związek — tlenek, zasada, wodorotlenek
amfoteryczny, kwas — podczas pewnych reakcji prze-
twarza się na odpowiednią sól. Przez ogrzewanie zasad
nierozpuszczalnych, wodorotlenków amfoterycznych,
kwasów tlenowych lub soli można otrzymać tlenki.

Zapamiętaj główne prawidłowości: 
· jeżeli dwa związki mają analogiczne właściwo-

ści (na przykład, dwa tlenki zasadowe, tlenek
zasadowy i zasada), to one nie reagują między
sobą1; 

· reakcje między związkami o przeciwstawnych
właściwościach odbywają się prawie zawsze; 

· związki amfoteryczne reagują ze związkami o
właściwościach zarówno zasadowych, jak też
kwasowych, ale nie reagują jeden z drugim.

Związki nieorganiczne różnych klas są zdolne do
wzajemnych przemian. Uogólnia to schemat 18. 

Schemat 18 
Więzi genetyczne między podstawowymi klasami 

związków nieorganicznych
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1 Sole są wyjątkami.

SÓl

Tlenek amfoteryczny Wodorotlenek amfoteryczny

Zasada (ług)

Tlenek kwasowy Kwas tlenowy

Tlenek zasadowy

Podajemy analogiczny schemat dla związków —
metalicznego i niemetalicznego pierwiastków (żela-
za i siarki): 

Fe2O3
tlenek amfoteryczny

Fe(OH)3 wodorotlenek
amfoteryczny 

SO3 tlenek kwasowy H2SO4 kwas
tlenowy

Fe2(SO4)3
sól

Wykorzystując takie schematy, można planować i
wykonywać pewne kolejne przemiany chemiczne
związków nieorganicznych. Na przykład, zapis
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SO3 ® H2SO4 ® Fe2(SO4)3

wskazuje na możliwość otrzymania kwasu z tlenku
kwasowego oraz jego wykorzystanie do otrzymania
odpowiedniej soli.

Podany w paragrafie materiał udowadnia, jak
ważna jest przy studiowaniu chemii znajomość i
zrozumienie więzi genetycznych między substancja-
mi prostymi a związkami nieorganicznymi różnych
klas — tlenkami, zasadami, kwasami, amfoterycz-
nymi wodorotlenkami, solami.

Wnioski

Więzi wzajemne między substancjami,
które są oparte na ich pochodzeniu oraz wła-
ściwościach chemicznych nazywają się wię-
ziami genetycznymi.

Za pomocą reakcji chemicznych z udzia-
łem substancji prostych można otrzymywać
tlenki, sole, ługi, kwasy beztlenowe. 

Tlenki, zasady, wodorotlenki amfoteryczne,
kwasy, sole są zdolne do wzajemnych prze-
mian.

?
304. Czy można schemat 18 rozszerzyć, dodając tlenek niesolotwór-

czy? Odpowiedź uzasadnij. 
305. Napisz równania reakcji, w których substancjami wyjściowymi są

tylko lit, tlen, woda, oraz produkty ich wzajemnych reakcji. Ułóż
schemat ich odpowiednich kolejnych przemian. 

306. Napisz kilka schematów kolejnych przemian substancji, w których
pierwsza substancja jest metalem lub niemetalem, druga — solą,
trzecia — zasadą lub kwasem. 

307. Dlaczego dolna strzałka na schemacie 18 skierowana jest tylko w
jedną stronę? Czy można, mając tlenek amfoteryczny otrzymać
odpowiedni wodorotlenek amfoteryczny? W razie odpowiedzi po-
zytywnej opowiedz, jak tego można dokonać. 

308. Zapisz wzory związków chemicznych w takim schemacie
przemian:

а) tlenek ® zasada ® sól (związki baru);
b) tlenek ® kwas ® sól (związki fosforu); 
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c) tlenek ® wodrotlenek ® sól (związki glinu). 
Ułóż równania odpowiednich reakcji. 

309. Napisz równania reakcji, które odpowiadają podanemu schema
towi przemian: Ca(OH)2 ® CaCO3 ¬® H2CO3 ¬® CO2. Jak przemie-
nić węglan wapnia na wodorotlenek wapnia za pomocą dwu kolej-
nych reakcji?

310. Napisz równania reakcji, za pomocą których można dokonać ko-
lejnych przemian substancji:

а)  Br2 ® HBr ® MgBr2 ® AgBr;
b)  Al ® AlCl3 ® Al(OH)3 ® Na3AlO3 ® Al2(SO4)3;
c)  S ® H2S ® SO2 ® SO3 ® H2SO4 ® Na2SO4 ® BaSO4;
d)  ZnS ® ZnCl2 ® K2[Zn(OH)4] ® Zn(OH)2 ® Zn(NO3)2 ®

® ZnCO3 ® ZnO;
e)  CuSO4 ® Cu(OH)2 ® CuO ® CuCl2 ® Cu(NO3)2 ® CuS.

311. Dobierz dwie sole, które reagują między sobą w roztworze, two-
rząc dwie nierozpuszczalne sole. Zapisz odpowiednie równanie
chemiczne.

312. Sód o masie 1,15 g całkowicie przereagował z wodą, a produkt tej
reakcji przereagował z kwasem siarkowym. Oblicz ilość substancji
kwasu, która wstąpiła w drugą reakcję. 

313. Jaka masa tlenku glinu utworzy się podczas ogrzewania wodorot-
lenku glinu, otrzymanego w wyniku reakcji 21,3 g azotanu glinu z
potrzebną ilością roztworu ługu?

PrACA PrAKTyCZNA № 2 

Rozwiązywanie zadań eksperymentalnych

W tej pracy praktycznej należy dokonać przemian sub-
stancji. Dlatego z początku wyjaśnij: 

· jakie reakcje chemiczne należy przeprowadzić;
· jakie odczynniki będą potrzebne;
· jakie warunki należy stworzyć dla przebiegu każdej

reakcji;
· czy nie zaszkodzi wynikowi doświadczenia nadmiar jed-

nego z odczynników, a może będzie on potrzebny;
· czy potrzebne jest ogrzewanie odczynników.
Podczas doświadczenia obserwuj substancje i przebieg re-

akcji, rób potrzebne notatki w zeszycie. Po zakończeniu do-
świadczenia przeanalizuj otrzymane  wyniki i zapisz je razem
z wnioskami.  
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w schemacie przemian

Wzory
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WaRiaNt   І
Wykonanie reakcji zgodnie 
ze schematem przemian chemicznych  

Masz do dyspozycji tlenek magnezu1, kwas solny, roztwo-
ry chlorku sodu, węglanu sodu oraz ortofosforanu sodu.   

Zadanie. Dobierz odczynniki (reaktywy) (spośród poda-
nych potrzebne) do schematu przemian    

1                2      3      4MgO  ® MgCl2 ® MgCO3 ® MgCl2 ® Mg3(РO4)2

i przeprowadź odpowiednie reakcje.

WaRiaNt  ІІ
Układanie schematu przemian chemicznych 
i wykonanie reakcji

Masz do dyspozycji roztwory chlorku żelaza(III), wod-
rotlenku sodu i ortofosforanu sodu, rozcieńczony kwas siar-
kowy.  

Zadanie. Zaproponuj schemat przemian (można korzy-
stać tylko z wydanych roztworów)

1 2        3А ® B ® С ® D,
gdzie A — chlorek żelaza(III), B, C i D — inne związki żelaza.

Wykonaj  odpowiednie reakcje. 
Przed wykonaniem doświadczenia chemicznego według

wariantu I lub II wypełnij tabelę:  
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1 Nauczyciel może zamienić tlenek magnezu na wodorotlenek magnezu.

odczynniki (w kolejności 
ich wykorzystania)

…     …     …     (…) …  ® …  ® …  ® …  (® …)

Podczas wykonania reakcji wymiany dodawaj niewiel-
ką porcję roztworu drugiego odczynnika do osiągnięcia
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potrzebnego wyniku. W ten sposób można, w niektórych
doświadczeniach, uniknąć ubocznych reakcji między wyko-
rzystywanym odczynnikiem i resztą poprzedniego.

Wszystkie czynności, spostrzeżenia (zwróć uwagę na utwo-
rzenie osadu, jego wygląd zewnętrzny, wydzielenie gazu, jest
zapach czy nie ma, zmiana lub pojawienie się zabarwienia itp),
wnioski oraz równania chemiczne zapisuj do tabeli:
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Doświadczenie 1. Dokonanie przemian ...  ® ...

Równania reakcji:

kolejność czynności spostrzeżenia Wnioski

... ... ...

Doświadczenie 1. ...

?
Do wariantu  І:
314. Jaki odczyn nie został wykorzystany w pracy? Dlaczego?
315. Czy zaszkodzi nadmiar odczynnika wziętego do wykonania

pierwszej przemiany do przebiegu drugiej reakcji? Odpowiedź
uzasadnij.

316. Czy można z tlenku magnezu otrzymać ortofosforan magnezu,
posługując się tylko jednym z wydanych odczynników? Dlaczego?

317. Zaproponuj kilka odczynników, za pomocą których można tlenek
magnezu bezpośrednio przemienić na ortofosforan magnezu.
Napisz odpowiednie równania reakcji.

Do wariantu  ІІ:
318. Czy można z chlorku żelaza(III) bezpośrednio otrzymać związek

zapisany jako ostatni w zapropopnowanym przez ciebie schema-
cie przemian, jeżeli weźmiemy tylko jeden z wydanych odczynni-
ków? W razie pozytywnej odpowiedzi napisz równanie reakcji.

319. Jakie kolejne przemiany substancji można przeprowadzić przy
braku roztworu: 

a) ortofosforanu sodu; b) ługu? 
Odpowiedzi podaj w postaci tabeli, która została podana jako
pierwsza w tekście pracy praktycznej.
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Związki nieorganiczne,
środowisko naturalne 
i człowiek
Materiał paragrafu pomoże ci: 
Ø dowiedzieć się o zanieczyszczeniu przyrody

przez związki nieorganiczne;
Ø uświadomić sobie konieczność zapobiegania

przedostawaniu się substancji szkodliwych do
środowiska naturalnego.

Zanieczyszczenie środowiska przez sub-
stancje. Do połowy XIX wieku człowiek korzystał
przeważnie z naturalnych substancji i materiałów.
Substancje pochodzenia sztucznego otrzymywano
w niewielkich ilościach i używano ich niewiele. 
W tych czasach środowisko naturalne prawie nie
było zanieczyszczone substancjami chemicznymi.

Burzliwy rozwój przemysłu, transportu, rolnic-
twa spowodował szybki wzrost produkcji i wykorzy-
stania nie istniejących w przyrodzie substancji —
metali, nawozów mineralnych oraz rozmaitych
związków nieorganicznych i organicznych. Odpady
produkcji przemysłowej, nadmiar substancji trafia-
ły w powietrze, do rzek, zbiorników wodnych, na
powierzchnię gruntu i ujemnie wpływały na rośliny,
zwierzęta, zdrowie ludzi. Obecnie zanieczyszczenie
naszej planety uważa się za niebezpieczne, a w nie-
których regionach — nawet katastrofalne.

Zanieczyszczenia atmosfery przez tlenki w
stanie gazowym. Istotną szkodę środowisku przy-
noszą gazy SO2 i NO2. Tlenek SO2 tworzy się, kiedy
spala się paliwo mieszczące domieszki związków
siarki. Podstawowym źródłem przedostawania się
tego gazu do atmosfery są elektrownie cieplne, które
wykorzystują węgiel niskiej jakości. Tlenek NO2 jest
produktem reakcji z tlenem gazu NO, który tworzy
się wskutek reakcji między głównymi składnikami
powietrza — azotem i tlenem. Reakcja ta odbywa się
w płomieniu podczas spalania różnych rodzajów
paliwa. Tlenek azotu(IV) także mieści się w gazach,
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które emitują fabryki wytwarzające kwas azotowy.
Mając brunatny kolor, nadaje on odpowiednią barwę
emitowanym gazom (rys. 76).

Reagując z wilgocią atmosfery oraz z tlenem,
tlenki SO2 i NO2 przemieniają się na kwasy H2SO3,
H2SO4, HNO2, HNO3. Razem z deszczem i śniegiem
kwasy te trafiają na powierzchnię gruntu i szkodzą
roślinom, żywym organizmom, powodują rujnowa-
nie budynków, zabytków historycznych, przyśpie-
szają korozję metali. Oprócz tego kwas siarkowy i
azotowy reagują z niektórymi substancjami litosfe-
ry. Na skutek takich reakcji tworzą się sole rozpusz-
czalne, część których zawiera toksyczne jony pier-
wiastków metalicznych. 

Tlenki azotu także reagują z ozonem; prowadzi
to do niszczenia warstwy ozonowej w atmosferze,
która chroni żywe organizmy przed szkodliwymi
promieniami nadfioletowymi światła słonecznego. 

Gaz czadowy, który tworzy się podczas niepełne-
go spalania różnego rodzaju paliwa przy braku
tlenu jest bardzo trujący. Razem z tlenkami siarki i
azotu mieści się w silnie zanieczyszczonym powie-
trzu nad megalopolisami, wielkimi strefami prze-
mysłowymi. Taki stan powietrza nazywa się smo-
giem. Smog ujemnie działa na zielone rośliny, wy-
wołuje zaostrzenie różnych chorób u ludzi.

Wiadomo, że w atmosferze jest niewielka ilość
dwutlenku węgla CO2. On, a także kilka innych
gazów (wśród nich para wodna) stwarzają tzw. efekt
cieplarniany, czyli zatrzymują część energii cieplnej
na Ziemi. Przez stałe wzrastanie zawartości dwu-
tlenku węgla w powietrzu, wskutek rozwoju ener-
getyki cieplnej, transportu samochodowego w ostat-
nich dziesięcioleciach obserwuje się ocieplenie kli-
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Rys. 76.
Emisja gazów
zawierających
tlenek azotu
NO2 (tzw. „lisi
ogon”)
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matu, zmniejszenie pokrywy lodowej w regionach
polarnych. Uczeni przypuszczają, że za kilka dzie-
sięcioleci poziom Oceanu Światowego może pod-
nieść się, co spowoduje zatopienie wielu terytoriów,
szczególnie w Europie.

Zanieczyszczenie zbiorników wodnych i
gleby przez ługi i kwasy. Ścieki niektórych
przedsiębiorstw chemicznch zawierają ługi (najczę-
ściej — wodorotlenek sodu). Związki te są niebez-
pieczne dla świata roślinnego i zwierzęcego, powo-
dują oparzenia na skórze, niszczą błonę śluzową.

Szkodliwy wpływ ługów na środowisko nie trwa
długo. Ługi wstępują w reakcję z dwutlenkiem węgla
znajdującym się w powietrzu i przetwarzają się na
bezpieczny węglan. Analogicznych przemian doznaje
z czasem wodorotlenek Ca(OH)2 (też ług, substancja
żrąca), który przebywa w kontakcie z powietrzem. 

Nierozpuszczalne zasady, w odróżnieniu od ługu,
mają ograniczone wykorzystanie. Wydobywa się je
w niewielkich ilościach i ich przedostawanie się do
środowiska nie powoduje wyraźnych ujemnych
skutków.

W technologii chemicznej najczęściej stosuje się
kwas siarkowy, rzadziej azotowy i chlorowy. Resztki
tych substancji znajdują się w wodach odpadowych
wielu fabryk chemicznych, przedsiębiorstw prze-
twórstwa rud wielometalowych. Wymienione związ-
ki posiadają szeroki spektr ujemnego działania na
środowisko, organizmy żywe. 

Zanieczyszczenie powierzchni ziemskiej
przez sole. Część soli, które wykorzystuje się w
różnych sferach jest bezpieczna. To w pewnej mie-
rze dotyczy nawozów mineralnych — chlorku i siar-
czanu potasu, fosforanów i azotanów, soli amoniaku
(mowa o tych związkach była na str. 138). Jednak
przez nadmierne nawożenie gleby odpowiednie jony
trafiają do produktów uprawy roli i hodowli zwie-
rząt, a także do zbiorników wodnych, skąd woda
jest podawana do wsi i miast. Oprócz tego nadmiar
nawozów w wodzie prowadzi do wzmo-żonego wzro-
stu glonów (rys. 77), dalszego ich gnicia i obumiera-
nia, co ujemnie wpływa na ryby i innych mieszkań-
ców rzek i jezior. 
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Szczególną uwagę specjaliści zwracają na szkodli-
wy wpływ na żywą przyrodę oraz organizm człowie-
ka soli tak zwanych metali ciężkich. Prawidłowa
nazwa takich związków z punktu widzenia che-
mii — to sole pierwiastków metalicznych z wielkimi
wartościami względnych mas atomowych. Do tych
pierwiastków należą Hg, Pb, Cd, Ba, Cu, Zn, Ni
oraz inne. Nie wypadkowo dla wody do picia ustalo-
no dopuszczalne koncentracje kationów nazwanych
pierwiastków, a także innych jonów.

Wpływ substancji na organizm często zależy
od ich rozpuszczalności w wodzie, a także od
właściwości chemicznych. Oznaczenia „sub-
stancja trująca” widzimy na opakowaniach z
rozpuszczonymi związkami baru — wodoro-
tlenkiem, chlorkiem, azotanem oraz innymi.
Niebezpieczna dla organizmu jest także nieroz-
puszczalna sól BaCO3. W razie przedostania
się do żołądka reaguje ona z kwasem solnym,
który tam się znajduje i przemienia się w roz-
puszczalną sól  BaCl2. Z innej strony siarczan
baru BaSO4 jest bezpieczny dla organizmu,
ponieważ nie rozpuszcza się w wodzie i nie
reaguje z kwasem solnym. Mieszaninę tej soli z
wodą piją pacjenci przed rentgenologicznym
badaniem żołądka. 

Do substancji szkodliwych zalicza się także roz-
puszczalne sole zawierające aniony F–,  S2–,  CrO4

2–

oraz niektóre inne.

Jony F– w niewielkiej ilości są potrzebne
człowiekowi; mieszczą się one w związkach
wapnia, stanowiących nieorganiczną pod-
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Rys. 77.
„Zakwit wody” 

Warto wiedzieć
Bardzo 
toksycznymi 
są sole „lekkiego 
pierwiastka 
chemicznego” —
berylu.
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stawę kości i zębów. Aby zapobiec choro-
bom zębów do składu pasty do zębów doda-
je się niewielką ilość związku fluoru. 

Szybki rozwój budownictwa prowadzi do nagro-
madzenia odpadów materiałów z zawartością krze-
mianów, kamieni, resztek betonu. Ich podstawę sta-
nowią krzemiany, aluminaty. One nie są trujące ale,
trafiając na powierzchnię ziemską, przeszkadzają
wykorzystywać ją do innych celów. Tak samo zanie-
czyszczają środowisko twarde resztki niepalnych
tlenków i soli po spalaniu węgla w elektrowniach
cieplnych. Wielkie powierzchnie zajmują hałdy —
wydobyta z kopalń mieszanina węgla i gleby nie
nadająca się do zastosowania jako paliwo (rys. 78). 

sposoby zmniejszenia zanieczyszczenia
środowiska. W ostatnich latach wyraźnie wzrasta
wykorzystanie energii słonecznej, a także energii
wiatru oraz wnętrza Ziemi. Zamiast silników spali-
nowych stosuje się silniki elektryczne, rozszerza się
produkcja samochodów z napędem elektrycznym.
Wszystko to pozwala polepszyć stan powietrza at-
mosferycznego.

We współczesnych przedsiębiorstwach wprowa-
dza się skuteczne metody oczyszczania emisji ga-
zów i ścieków. Większość tych metod przewiduje
wykorzystanie reakcji chemicznych mających na
celu chemiczne przemiany substancji szkodliwych
na bezpieczne. Jeżeli substancje znajdujące się w
wodzie ściekowej posiadają właściwości kwasowe, to
je przeważnie neutralizuje się za pomocą wapna lub
kredy. Do ścieków z ługami dodaje się roztwór kwasu
siarkowego — najtańszego spośród kwasów. Pro-
dukty odpowiednich reakcji nie przynoszą szkody
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Rys. 78. 
Hałdy w
Doniecku 
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środowisku. Bardzo wygodne jest mieszanie kwa-
śnych i zawierających ługi ścieków przemysłowych,
podczas którego odbywa się ich wzajemna neutrali-
zacja. Do oczyszczenia wód ściekowych niektórych
przedsiębiorstw przemysłowych przeprowadza się
reakcje wymiany z utworzeniem nierozpuszczal-
nych związków pierwiastków trujących, które od-
dziela się za pomocą filtrowania. 

Twarde odpady przemysłu wydobywczego, elek-
trowni cieplnych, fabryk metalurgicznych wykorzy-
stuje się przy budowie dróg, do produkcji mieszanin
budowlanych, a czasem nawet poddaje się dodatko-
wej przeróbce. 

Do ochrony środowiska od zanieczyszczeń powi-
nien dołączyć się każdy człowiek. Ruch na rzecz
zachowania przyrody dla następnych pokoleń jest
obecnie częścią postępu w rozwoju społeczeństwa
ludzkiego (rys. 79).

Wnioski

skutkiem intensywnego rozwoju przemy-
słu, transportu oraz innych sfer jest wzrasta-
jące zanieczyszczenie powietrza, hydrosfery,
powierzchni ziemskiej różnymi substancjami.
Wielka ich część przynosi szkodę roślinom,
zwierzętom, organizmowi człowieka. 

Do działań realizowanych przez ludzkość,
w celu zachowania środowiska naturalnego
należą: wykorzystanie odnawialnych źródeł
energii, wprowadzenie efektywnych techno-
logii oczyszczania ścieków przemysłowych i
emisji gazów, przyśpieszony rozwój produkcji
środków transportu niezanieczyszczających
powietrza. 
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Rys. 79. 
Nowy Obołoń
(m. Kijów)
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?
320. Wiadomo, że dwutlenek węgla reaguje z wodą, tworząc kwas

węglowy. Dlaczego tego gazu nie zalicza się do tlenków wywołu-
jących pojawienie się kwaśnych deszczów? 

321. Jak uważasz, czy kwaśne deszcze spowodują niszczenie marmu-
ru, gipsu, alabastru (podstawą dwóch ostatnich materiałów bu-
dowlanych jest siarczan wapnia)? Odpowiedź uzasadnij.

322. Nazwij kilka związków, które reagują z tlenkiem siarki i mogą być
wykorzystywane do oczyszczania emisji gazów z tego tlenku. 

323. Jaką masę kredy trzeba wziąć do neutralizacji 1 t ścieków prze-
mysłowych, jeżeli część masy kwasu siarkowego stanowi w nich
0,49 %? 

324.  W jakim stosunku objętości należy zmieszać kwaśne i ługowe
ścieki przemysłowe celem ich pełnej neutralizacji, jeżeli część
masy chlorowodoru w jednej cieczy stanowi 0,73 %, a część masy
wodorotlenku sodu w innej — 0,16 %? Przypuszczamy, że
gęstość obydwu płynów jest taka sama jak wody.
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Posłowie 

Kończy się rok szkolny, drugi rok poznawania chemii. Jesteśmy
pewni, że było Ci ciekawie na lekcjach z tego przedmiotu.

Już wiesz, jaką informację o pierwiastkach chemicznych zawiera
układ okresowy i rozumiesz jak ważnym jest umieć korzystać z niego.
Układ okresowy pierwiastków chemicznych ilustruje odkryte przez
wybitnego uczonego D. Mendelejewa prawo okresowości — podstawo-
we prawo chemii. Na podstawie tego prawa odkrywane są nowe pier-
wiastki chemiczne, otrzymywane są nowe substancje, których skład i
właściwości można dzięki niemu przewidzieć.

Nie jest dla Ciebie tajemnicą budowa atomu. Już wiesz, jak i dlacze-
go łączą się jedna z drugą najdrobniejsze cząstki substancji. Czytając
podręcznik, „zajrzałeś” do środka kryształów i przekonałeś się, że
atomy, cząsteczki lub jony rozmieszczone są w nich w pewnym porząd-
ku. Dowiedziałeś się także, że w chemii porcje substancji ocenia się i
porównuje nie tylko według ich masy czy objętości, lecz także według
liczby takich cząstek.

Poznałeś gałąź nauki chemicznej, która nazywa się chemia nieorga-
niczna. Poszerzyłeś swą wiedzę o tlenkach, zasadach, kwasach, dowie-
działeś się o istnieniu innych klas związków nieorganicznych — wodo-
rotlenków amfoterycznych i soli. Jesteśmy pewni, że nauczyłeś się
układać wzory tych związków, prognozować ich właściwości chemicz-
ne, proponować sposoby otrzymywania substancji złożonych, a także
rozwiązywać zadania nowego typu.
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Nie jest już dla Ciebie tajemnicą, że chemia pomaga w zrozumieniu
fundamentalnych przemian w przyrodzie, wzbogaca wiedzę o ich pod-
stawowych prawach, które nimi rządzą. Stopniowo przekonywałeś się,
że nauka chemii, przygotowuje Cię do pełnowartościowego wykorzy-
stania różnych możliwości, które cały czas odkrywa dla Ciebie życie
codzienne. Może wybierzesz sobie zawód, który w dużym stopniu
będzie opierał się na osiągnięciach chemii. Dlatego uważna i twórcza
praca z podręcznikiem na lekcji, upór i spostrzegawczość są ważnymi
warunkami Twoich sukcesów w przyszłości.  

Materiał z chemii w 9 klasie będzie niemniej ciekawy. Pogłębisz swą
wiedzę o roztworach, dowiesz się, jak przebiegają reakcje chemiczne.
Zapoznasz się z najważniejszymi substancjami organicznymi, między
innymi takimi, które występują w głębi Ziemi, w roślinach, zwierzę-
tach i w organizmie człowieka. 

życzymy dobrego odpoczynku latem, a w 9 klasie osiągnięcia no-
wych sukcesów w poznawaniu chemii i otrzymania dużo satysfakcji z
odkrywania tajemnic świata chemii.

Autorzy
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odpowiedzi do zadań i ćwiczeń

Rozdział 1
20. а) Do strontu najbardziej podobne są wapń i bar. 
33. Rodzajów cząsteczek wody — 9, wartości ich masy — 5. 
34. Odpowiedź zależy od  tego, ile nuklidów pierwiastka jest w przyrodzie.
36. 10В.
39. Orbital-s jest sferą; ona jest jednakowa we wszystkich kierunkach. 
43. Nie zawsze. Elektron-4s posiada trochę niższą energię, niż elektron-3d. 
49. Tlen. Magnez. 
52. Takie symbole ma 8 pierwiastków. 
61. Cl,  H,  Fe.
75. w(О) = 47,1 %.

Rozdział 2
82. Jon P3–: 1 s22s22p63s23p6.
83. Jedną z cząstek jest kation Mg2+. 
85. Jedną z cząstek jest jon K+. 
86. W atomie tlenu. 
89. Największy promień ma jon Cl–, najmniejszy — jon Ca2+. 
94. Ostatni zapis — 4 jednostki wzoru związku; każda jednostka wzoru skła-

da się z dwóch kationów K+ z jednego anionu CO3
2–.

95. Jony Li+ і  N3–; jony K+ і  ОН–.
96. b)  СаO. 
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97. w(OH–) = 58,7 %. 
111.  a. 
118. Temperatury topnienia i wrzenia substancji zależą od masy cząsteczek

(pomyśl, jak to można objaśnić).
+5   

126. W związku Mg(NO3)2 — N. 
+2                                                                   

128. a)  W związku HCN — C;  
–1   

в)  W związku NH2OH — N.

Rozdział 3
130. c)  n(P) = 1/3 mola;  n(H) = 1 mol. 
132. n(O) = 8  moli. 
133. б)  n(CO2) = 1 mol. 
134. Może (dla substancji prostych o budowie cząsteczkowej, substancji złożo-

nych o budowie atomowej i cząsteczkowej).
135. n(CaCl2) = 5 moli;  N(Сl–) = 6,02 · 1024. 
136. а)  n(CH4) = 1 mol;  

b)  n(CH4) = 0,3 mole;  
c)  n(СН4) = 1 mol. 

137. а)  n(NaCl) = 0,2 mole;  
b)  n(NaCl) = 3 moli;  
c)  n(NaCl) = 0,6 mole.

138. n(Fe) :  n(O) :  n(H) = 1 : 3 : 3.  
144. m(Mg3P2) = 33,5  g. 
148. N(atomów) » 4,8 · 1023. 
150. Liczba  jonów Mg2+ większa. 
151. m(cząsteczki Н2О) » 3 · 10–23 g. 
154. M(gazu) = 32  g/mol. 
156. m(CO2) = 982 g. 
158. W 1  l wody. 
159. V(H2) :  V(CH4) = 8 : 1. 
162. r(peł.) = 1,295  g/l. 
166. Mr(gazu  A) » 46. 
167. Gaz jest cięższy od metanu o 1,07 razy. 
168. r(X) = 1,16  g/l;  DY( X) = 1,62. 
169. DN2

( gazu) = 1,57.
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Rozdział 4
177. b)  m(NO) » 5  g. 
178. V(CO2) = 560  l. 
185. W wodorotlenku baru. 
191. H–O–Te–O–H. 

203. Najwięcej jonów jest w chlorku baru. 
204. b. 
209. а)  MgO +  Cl2O7 =  Mg(ClO4)2;  

t
b)  SiO2 +  BaO =  BaSiO3; 

I2O5 + 2 NaOH = 2 NaIO3 +  H2O. 
210. Możliwych jest 6 reakcji. 
218. m(Ca(NO3)2) = 32,8  g. 
220. V(CO2) = 11,2  l. 
221. m(Р2О5) = 71  g;  w(Р2О5) = 78 %. 
222. m(SО2) = 0,64  g;  m(CO2) = 0,88  g. 
226. а) 2 KOH +  N2O5 = 2 KNO3 +  H2O;  

b) 3 Ca(OH)2 + 2 H3PO4 =  Ca3(PO4)2 + 6 H2O. 
227. Możliwe są 3 reakcje. 
230. m(Fe(OH)2) = 3,8  g. 
231. V(SO2) = 4,48  l. 
233. w(Na OH) = 31,9 %. 
238. Możliwe są 3 reakcje. 
240. Weź pod uwagę właściwości jednego z produktów reakcji. 
242. m(H2SO4) = 9,8  g. 
243. w(Ag) = 79,7 %. 
244. m(HNO3) = 25,2  g. 
246. b)  Al(OH)3 +  LiOH (roztwór) =  Li[Al(OH)4];  

Al(OH)3 + 3 LiOH (roztwór) =  Li3[Al(OH)6]. 
t                                                                            

247. а)  SnO + 2 NaOH =  Na2SnO2 +  H2O; 
t                                                                              

b)  Cr2O3 +  Li2O = 2 LiCrO2; 
t                                                                              

Cr2O3 + 3 Li2O = 2 Li3CrO3. 
250. Cr(OH)3. 
251. m(Fe2O3) = 8  g. 
252. Nie.
256. Zachodzą trzy reakcje. 
258. m(FeF3) = 2,26  g. 
259. Tak. 
260. m(Cu) = 6,4 g. 
261. m(Na NO3) = 8,5  g;  m(KNO3) = 20,2  g. 

O

=
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266. Przy ogrzewaniu rozkłada się 5 związków. 
268. Można stosować 2 sposoby. 
269. V(CO2) = 5,6  l;  V(SO2) = 11,2  l. 
270. Tak. 
271. Dpeł.(mieszaniny) = 1,49. 
272. w(С) = 75 %.
277. Wykorzystaj amfoteryczność tlenku cyny(II). 
278. m(Ba(OH)2) = 17,1  g. 
279. Nie. 
282. Wykorzystać kwas siarkowy można w czterech reakcjach. 
284. m(Na NO3) = 68  g. 
285. n(Н3РО4) = 0,2 mole. 
292. Można przeprowadzić nie jedną, a dwie reakcje. 
293. m(K2SO4) = 21,75  g. 
294. m(soli) = 27,2 g. 
295. w(CaS iO3) = 63,5 %. 
302. Związek jest kwasem. 
303. V(HCl) = 122,7 l.
311. Przykład takiej reakcji:  ZnSO4 +  BaS =  ZnS↓ +  BaSO4↓. 
312. n(H2SO4) = 0,025 mole. 
313. m(Al2O3) = 5,1  g. 
320. Uwzględnij zawartość dwutlenku węgla w powietrzu oraz aktywność

kwasu węglowego. 
323. m(Ca CO3) = 5 kg. 
324. V(kwas.) :  V(zas.) = 1 : 5.
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słowniczek

Amfoteryczność — zdolność związku (tlenku, wodorotlenku) do wy-
kazywania właściwości zasadowych oraz kwasowych.

Anion — jon ujemnie naładowany.
Chemia nieorganiczna — gałąź nauki chemicznej, która bada sub-

stancje nieorganiczne.
Cząstka atomowa nuklidu — stosunek ilości atomów nuklidu do ogól-

nej ilości atomów pierwiastka.
Elektroujemność — zdolość (właściwość) atomu pierwiastka do przy-

ciągania pary elektronowej, wspólnej z atomem innego pierwiastka.
Elektron — cząstka ujemnie naładowana, składowa część atomu.
Elektrony walencyjne — elektrony, które mogą uczestniczyć w two-

rzeniu wiązań chemicznych.
Elektrony zewnętrzne — elektrony ostatniego poziomu energetyczne-

go.
Grupa (układu okresowego) — pionowa kolumna układu okresowego.
Halogeny — pierwiastki grupy VII głównej podgrupy układu okreso-

wego (fluor, chlor, brom, jod), a także odpowiednie substancje proste.
Ilość substancji — to wielkość fizyczna, którą określa się liczbę czą-

stek strukturalnych (atomów, cząsteczek, jonów), którę mieszczą się w
określonej porcji (ilości) substancji.

Indykator (wskaźnik) — substancja, która zmienia swoje zabarwienie
pod wpływem ługu lub kwasu.

Izotopy — to nuklidy jednego pierwiastka lub rodzaj atomów o jed-
nakowej liczbie protonów, lecz o różnej liczbie neutronów.

Jednostka wzoru substancji — atom, cząsteczka, grupa atomów lub
jonów,  przedstawione w jej wzorze chemicznym.

Kation — jon dodatnie naładowany.
Klasyfikacja — podział obiektów (przedmiotów, organizmów żywych

itp.) na grupy lub rodzaje według pewnych cech.
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Kwas — związek, w którego cząsteczce mieści się jeden lub kilka ato-
mów wodoru zdolnych do wymiany na jeden lub kilka atomów pier-
wiastka metalicznego i reszty kwasowej. 

Kwas tlenowy — kwas, cząsteczka którego mieści atomy tlenu.
Kwasy beztlenowe — kwasy, cząsteczki których nie zawierają tlenu.
Liczba Avogadry — 6,02•1023 (liczba jednostek wzoru w 1 molu sub-

stancji).
Liczba nukleonów — sumaryczna liczba protonów i neutronów w

jądrze.
Liczba protonowa — liczba protonów w jądrze atomu.
ług — zasada rozpuszczalna w wodzie.
Masa molowa — to masa 1 mola substancji. Wyrażona w gramach i

liczbowo dorównuje względnej masie atomowej lub masie jednostki
wzoru.

Mol — jest to jednostka miary ilości substancji i porcja substancji,
ktora mieści 6,02•1023 jednostek jej wzoru.

Najprostszy wzór — wzór, który przedstawia stosunek liczby atomów
lub jonów związku.

Neutron — cząstka elektrycznie obojętna, składowa część atomu.
Mieści się w jądrze atomowym.

Nukleon — ogólna nazwa cząstek (protonów i neutronów), z których
składają się jądra atomów.

Nuklid — dowolny rodzaj atomów.
Objętność molowa — to objętność 1 mola substancji. Dla rożnych

gazów przy jednakowej temperaturze i ciśnieniu jest jednakowa.
Okres — fragment naturalnego szeregu pierwiastków od pierwiast-

ka alkalicznego do obojętnego.
Oktet elektronowy — powłoka atomu 8-elektronowa.
Orbital — część przestrzeni wokół jądra atomu, w której najprawdo-

podobniej przebywa elektron.
Pierwiastek chemiczny — jest to zbiór atomów o jednakowej liczbie

protonów (o pewnym ładunku jądra).
Pierwiastek kwasowy — pierwiastek, który tworzy kwas.
Pierwiastki alkaliczne — pierwiastki grupy I głównej podgrupy ukła-

du okresowego (lit, sód, potas, rubid, potas, cez, frans). Substancje pro-
ste tych pierwiastków są metalami alkalicznymi.

Pierwiastki obojętne — pierwiastki grupy VIII głównej podgrupy
układu okresowego (hel, neon, argon, krypton, ksenon, radon). 
W postaci substancji prostych tworzą tak zwane gazy obojętne.

Pierwiastki ziemalkaliczne — pierwiastki grupy II głównej podgrupy
układu okresowego (magnez, wapń, stront, bar, rad). Substancje pro-
ste tych pierwiastków są metalami ziemalkalicznymi.

Podgrupa — część grupy układu okresowego.
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Podpoziom — część poziomu energetycznego, posiadającego elektro-
ny o jednakowej energii.

Poziom energetyczny (powłoka atomu) — fragment współczesnego
modelu, który łączy elektrony o zbliżonej strukturze.

Promień atomu — odległość od środka jądra do powierzchni sfery-
cznej, z którą stykają się orbitale z elektronami ostatniego poziomu
energetycznego.

Proton — cząstka elektrycznie pozytywna, składowa część atomu.
Mieści się w jądrze atomowym.

Reakcja neutralizacji — reakcja między zasadą a kwasem.
Reakcja wymiany — reakcja między substancją prostą a złożoną, w

wyniku której tworzą się nowe substancje: prosta i złożona.
Reakcja wymiany podwójnej — reakcja między dwoma związkami,

podczas której następuje wzajemna wymiana składników.
Reszta kwasowa — część cząsteczki kwasu, z którą są połączone czą-

steczki wodoru.
Rozpad radioaktywny (promieniotwórczy) — jest to zjawisko samo-

rzutnego rozpadu jąder atomów na mniejsze jądra oraz na odrębne
cząstki.

Sieci krystaliczne — model budowy substancji krystalicznych.
Sól — związek, który składa się z kationów pierwiastka metaliczne-

go i anionów reszty kwasowej.
Spin — zdolność elektronu do obracania się wokół swej osi.
Stopien utlenienia — umowny ładunek jądra w substancji wyrażony

liczbą całkowitą.
Sublimacja — przejście ze stanu stałego bezpośrednio w gazowy z

pominięciem stanu ciekłego.
Szereg aktywności metali — szereg, w którym metale są umieszczone

według zmniejszenia ich aktywności chemicznej.
Szereg naturalny — szereg pierwiastków ułożony według wzrastania

mas atomowych.
Tlenek — to związek utworzony z dwóch pierwiastków chemicznych,

jednym z których jest tlen.
Tlenek kwasowy — tlenek, który odpowiada kwasowi tlenowemu.
Tlenek niesolotwórczy — tlenek, który nie reaguje z kwasami, zasada-

mi i nie tworzy soli.
Tlenek solotwórczy — tlenek, który reaguje z kwasami lub zasadami

i tworzy sól.
Tlenek wyższy — tlenek, w którym pierwiastek przyjmuje wyższą

wartościowość.
Tlenek zasadowy — tlenek, który odpowiada zasadzie.
Warunki normalne — temperatura 0 °C i ciśnienie 101,3 KP (760 mm

sł. rt.).
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Wiązanie chemiczne — jest to reakcja między atomami, cząsteczkami,
jonami, która powoduje ich łączenie. Dzięki niemu cząsteczki trzymją
się razem.

Wiązanie genetyczne — zależność wzajemna między substancjami,
która jest oparta na ich własciwościach chemicznych.

Wiązanie jonowe — wiązanie między jonami o różnoimiennych ła-
dunkach w substancji.

Wiązanie kowalencyjne — wiązanie między atomami utworzone za
pomocą wspólnych par elektronowych.

Wiązanie kowalencyjne niespolaryzowane — wiązanie kowalencyjne,
w którym wspólna para elektronowa ulokowana jest symetrycznie
względem obu atomów (nie jest przesunięta w stronę jednego z ato-
mów).

Wiązanie kowalencyjne spolaryzowane — wiązanie kowalencyjne, w
którym jedna lub kilka par elektronowych wiążących atomy przesuwa
się w kierunku jednego z atomów.

Wiązanie podwójne — wiązanie między atomami, utworzone przez
dwie wspólne pary elektronowe.

Wiązanie podwójne — wiązanie między atomami, utworzone przez
trzy wspólne pary elektronowe.

Wiązanie proste — wiązanie między atomami utworzone przez jedną
wspólną parę elektronową.

Wzbudzenie atomu — proces przejęcia elektronu z jednego orbitalu
na inny w granicach jednego poziomu energetycznego.

Względna gęstość gazu względem innego gazu — stosunek masy gazu
o pewnej objętości do masy innego gazu o takiej samej objętości (przy
jednakowej temperaturze i ciśnieniu).

Względna masa atomowa — stosunek masy atomu do 1/12 masy
atomu 12C.

Względna masa cząsteczkowa — stosunek masy cząsteczki do 1/12
masy atomu 12C.

Względna masa jednostki wzoru — stosunek masy jednostki wzoru
substancji do 1/12 masy atomu 12C.

Wzór elektronowy — wzór, zapis, który przedstawia budowę elektro-
nową atomu lub cząsteczki.

Wzór rzeczywisty — wzór, który przedstawia prawdziwy skład czą-
steczki.

Zasada — to związek, który składa się z kationów pierwiastka meta-
licznego oraz anionów OH–.

Zasadowość kwasu — charakterystyka kwasu, którą określa się licz-
bę atomów wodoru w cząsteczce zdolnych do wymiany na atomy pier-
wiastka metalicznego.
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