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PIERWIASTKI DRUGIEGO OKRESU
RDZENIOWEGO

A. Wyklad

3.1. Argon

Do pierwiastkéw drugiego okresu rdzeniowego, ktére omoéwimy w tym rozdziale, na-
leza: argon, chlor, siarka, fosfor, krzem i glin.

Silniejsze niz u pierwiastkéw pierwszego okresu przestoniecie jadra atomowego dzie-
siccioma elektronami rdzeniowymi K2L® powoduje, iz pierwiastki te maja mniejsza elek-
troujemno$¢ niz odpowiadajace im pierwiastki pierwszego okresu rdzeniowego. Chlor np.
Jest mniej elektroujemny niz fluor, a fosfor jest mniej elektroujemny niz azot. Wzrost fadun-
ku rdzenia przy przejéciu od pierwiastka do pierwiastka powoduje odpowiednie zwigk-
szenie si¢ elektroujemnosci, natomiast wzrost liczby powlok elektronowych rdzeni pociaga
za soba zmniejszenie si¢ elektroujemnosci. Na tej podstawie mozna przewidywac, ze elek-
troujemno$¢ pierwiastkéw drugiego okresu rdzeniowego jest zblizona do elektroujemnosci
tych pierwiastkéw okresu pierwszego, ktérych tadunek rdzenia jest o jeden mniejszy. Tak
wigc elektroujemno$¢ chloru jest zblizona do elektroujemnosei tlenu, elektroujemnosé
fosforu do elektroujemnodci wegla, a elektroujemno$é krzemu do elektroujemnosci boru.
Nalezy podkresli¢, ze wplyw ladunku na elektroujemno$é jest nieco mniejszy niz wplyw
liczby powlok elektronowych pierwiastkéw tych dwéch okreséw i dlatego tlen jest nieco
bardziej elektroujemny niz chlor, a wegiel niz fosfor. Tym faktem mozna wyjas$ni¢ podo-
biefistwa pierwiastkéw lezacych na liniach uko$nych w uktadzie okresowym, wystepujace
szczegolnie wyraznie migdzy pierwiastkami pierwszego i drugiego okresu rdzeniowego.

Zasadnicze réznice miedzy strukturami oraz wlasciwosciami zwiazkéw pierwiastkow
pierwszego i drugiego okresu rdzeniowego wynikaja nie tylko z zasadniczo innego prze-
stonigcia jadra elektronami (rdzeh pierwiastka pierwszego okresu jest dwuelektronowy,
a rdzen pierwiastka drugiego okresu jest dziesigcioelektronowy), ale i z odmiennej struk-
tury walencyjnej. Silniejsze przestonigcie jadra atomowego powoduje zmniejszenie trwa-

tosci wigzan podwdjnych i potréjnych typu omp oraz zanik zdolnosci do tworzenia wiazan
wodorowych.
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Stanami walencyjnymvi pierwiastkéw drugiego okresu rdzeniowego sg przede wszystkim
stany sp powloki M. W wielu przypadkach jednak, ze wzgledu na stosunkowo niewielka
réznice energetyczna miedzy podpowlokami 3s i 3p a podpowloka 3d, pojawia si¢ mozli-
wos¢ angazowania obok orbitali sp réwniez orbitali d, przede wszystkim w przypadku
tworzenia nie wystepujacego w drobinach pierwszego okresu typu wiazania podwojnego
okreslanego jako omd. Te zasadnicze odmiennosci konfiguracji elektronowe; tlumacza
réznice w strukturze geometrycznej drobin pierwiastka pierwszego okresu rdzeniowego
w stosunku do drobin pierwiastkéw okresu drugiego. Podczas gdy w okresie pierwszym
podstawowa struktura drobin tlenowych jest ptaska struktura typu ,trojkata foremnego”,
to w okresie drugim za strukture podstawowa uznajemy czworo$cian foremny opisany na
rdzeniu centralnym, ktdrego naroza sa wyznaczone potozeniami podstawnikow tlenkowych.

Omawianie pierwiastkéw drugiego okresu zaczniemy od argonu. Zalozenie, iz rdzen
argonu jest o§miododatni, ma — podobnie jak w przypadku neonu — znaczenie formalne
(por. p. 2.1), gdyz elektroujemno$¢ tego pierwiastka jest tak duza, ze wiaze on nieodwracal-
nie 8 elektronéw, tworzac jeden tylko rodzaj drobin Ar®:
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Stad tez wynika potoZenie drobin Ar® w ukladzie klasyfikacyjnym (rys. 3.1).
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Rys. 3.1. Struktury elektronowe tlenowych drobin argonu

Argon jest jedynym pierwiastkiem VIII grupy rdzeniowej, wystgpujacym na powierzchni
skorupy ziemskiej w znaczniejszych ilosciach, stanowiac ok. 197 obj. skiadu powietrza.

Elektroobojetne i pozbawione momentu dipolowego, jednordzeniowe drobiny argonu
tworza oczywiscie zbiory makroskopowe, ktére w normalnych warunkach ci$nienia i tem-
peratury sa gazami. Ze wzgledu na wigksza liczbg powlok elektronowych drobiny-atomy
argonu polaryzuja si¢ tatwiej niz atomy neonu, a znacznie fatwiej niz atomy helu. Stad tez
sity wzajemnego oddziatywania migdzy atomami argonu sa wigksze niz migdzy atomami
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neonu 1 helu, co znajduje swéj wyraz w wartosciach temperatur wrzenia tych pierwiastkow.
Argon wrze pod normalnym ci$nieniem w temp. 87,29 K, natomiast neon wrze w temp.
27,13 K, a hel w temp. 4,18 K.

Catkowita bierno$¢ chemiczna argonu, szeroki zakres temperaturowy istnienia fazy
gazowej oraz pokazne ilosci tego pierwiastka na powierzchni skorupy ziemskiej sprzyjaja
Jego szerokiemu praktycznemu zastosowaniu jako chemicznie nieczynnej atmosfery och-
ronnej.

3.2. Chlor i jego zwiazki

Zmniejszenie tadunku rdzenia o jeden powoduje tak znaczne zmniejszenie sie elektro-
ujemnosci, ze chlor, pierwiastek o siedmiododatnim rdzeniu, w odréznieniu od argonu nie
wigze elektrondw walencyjnych w sposéb nieodwracalny. Elektroujemnos$é chloru jest
jednak na tyle znaczna, Ze najtrwalsza drobing, jaka tworzy ten pierwiastek, jest anion
chlorkowy Cl~ — izoster elektrycznie obojetnych drobin argonu. Anion chlorkowy oto-
czony o$mioma elektronami zajmuje t¢ sama pozycj¢ w uktadzie klasyfikacyjnym co anion
fluorkowy.

W warunkach pewnego deficytu elektrondéw rdzenie chloru moga tworzyé drobiny
dwurdzeniowe z 14 elektronami, zwiazane pojedyncza para elektronéw o:

|cl—cl|

Chlor jest pierwiastkiem silnie elektroujemnym i niemozliwe jest wytworzenie $rodowi-
ska utleniajgcego, w ktérym na jeden rdzen chloru mogloby przypadaé muniej niz 7 elek-
tronéw. Otrzymano zatem tylko dwie drobiny homordzeniowe: Cl~ i CIS. Z tych dwéch
drobin metoda koordynacji mozna wyprowadzi¢ formalnie inne drobiny, w ktérych elek-
trony walencyjne zostana zastapione podstawnikami koordynacji, utworzonymi z pier-
wiastkow o wigkszej od chloru elektroujemnosci. Podstawnikami koordynacji moga zatem
by¢ jedynie aniony fluorkowe i aniony tlenkowe.

Nasze rozwazania rozpoczniemy od lepiej poznanych drobin tlenowych chloru. Biorac
za podstawe wywodu aniony chlorkowe, mozna przez zamiang dubletéw elektronowych
na podstawniki tlenkowe wyprowadzi¢ kolejno proste aniony: podchlorynowy, chlorynowy,
chloranowy i nadchloranowy:

. __,. 1el_ 1ol _10]__
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Ze wzgledu na male przesfonigcie jadra tlenu i niezbyt duze jadra chloru elektronami
rdzeniowymi oraz blisko$¢ orbitali d chloru, w uklad wiazan migdzy chlorem a tlenem
poza elektronami o zostaje weiagnigta jeszcze jedna para elektronowa, przez co powstaje
wigzanie podwdjne typu omd. Wzory elektronowe anionéw kwaséw tlenowych chloru sa
wigc nastgpujgce:

10] O] O]
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Rys. 3.2. Struktury elektronowe tlenowych drobin chloru

Wszystkie te drobiny zostaty otrzymane; zestawiono je w tablicy klasyfikacyjnej na
rys. 3.2. Te ujemne drobiny moga tworzyé uktady makroskopowe z jonami przeciwnego
znaku; w warunkach normalnych sa one ciatami stalymi o wigzaniu jonowym. Ujemny
tadunek tlenowych anionéw chloru moze by¢ zrownowazony protonami, w wyniku czego
powstaja nie we wszystkich przypadkach mozliwe do wyodrebnienia drobiny tlenowych
kwaséw chloru: podchlorawego, chlorawego, chlorowego i nadchlorowego. Zwiazanie proto-
nu jest latwiejsze w obrebie orbitali walencyjnych tlenu, poniewaz wskutek polaryzacji
wiazania stanowi on ujemny biegun drobiny i jego powloka walencyjna jest tatwiej odksztat-
calna. Przylaczenie protonu powoduje oczywiscie odciagnigcie ze strefy wigzania elek-
trondw szd, wskutek czego wzory elektronowe drobin kwaséw chloru sa nastgpujace:

[O] O] 1O |

— - — — = I [
H-Cl| H-—0—Cl| H—O0-Cl H-0-Cl=0 H—0—CI=0
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Z elektroobojetnej dwurdzeniowej drobiny Cl, wyprowadzimy tlenki chloru, ktore ob-
sadzaja w klasyfikacji lini¢ e, + e, = 7. Nie wszystkie jednak z mozliwych tu struktur
zostaly otrzymane; znane sg zaledwie 4 tlenki chloru, a to: C1,O, monomeryczny ClO,,
ktéry podobnie jak NO, ma charakter rodnika, Cl,04 oraz Cl,0,;. W przedstawionym
pelnym wywodzie koordynacyjnym w nawiasach podano wzory drobin nie otrzymanych:
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Struktury geometryczne tlenowych drobin chloru wywodza sie analogicznie jak struk-
tury drobin tlenowych innych pierwiastkéw tego okresu z czworo$cianu foremnego, ktory
przedstawia soba uklad rdzeni w drobinie ClOz. Podstawniki tlenkowe sg rozmieszczone
wzgledem centralnego rdzenia chloru tak jak naroza czworoscianu wzgledem §rodka tej
figury. Wywdd struktur geometrycznych jest — jak to wskazano na rys. 3.3 — bardzo pros-
ty. W linii e, + e, = 8 kolejne struktury mozna wyprowadzi¢ przez odejmowanie kolej-
nych podstawnikow tlenkowych. Zasadniczy uklad strukturalny jest zachowany dzieki
temu, iz w miejsce podstawnikéw tlenkowych zostaja wprowadzone elektrony. Prawdopo-
dobienstwo spotkania elektrondw jest silnie zaggszczone w tym samym miejscu, w kt6-
rym znajdowal si¢ uprzednio podstawnik tlenkowy. Mozna to zaznaczyé wrysowujac
w miejsce podstawnika tlenkowego zhybrydyzowany orbital:

A

Struktury tlenkéw chloru wywodza sie z drobiny Cl,0,, w ktérej znajdziemy 2 powiazane
wierzchotkami czworo$ciany. Nalezy tu podkresli¢, ze z dwéch mozliwych konformacji
podstawnikéw tlenkowych — naprzeciwleglej 1 naprzemianleglej — trwalsza jest konfor-
macja naprzemianlegla jako energetycznie nieco ubozsza:

> X

konformacja naprzeciwlegta konformacja naprzemianleglia
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Rys. 3.3. Budowa przestrzenna tlenowych drobin chloru

Pierwiastki o znacznej elektroujemnosci tworza elektroobojgtne drobiny tlenowe, roz-
mieszczone w klasyfikacji w linii e, + e, = ey, gdzie e, jest tadunkiem rdzenia rozpatry-
wanego pierwiastka. Tlenki argonu, gdyby mozna bylo je otrzyma¢, miatyby wzory iden-
tyczne z wzorami jednoujemnych anionéw tlenowych chloru i bytyby rozmieszczone w linii
e, + e, = 8. Zmiana ladunku rdzenia centralnego przy przejsciu od drobin argonu do
drobin chloru powoduje, iz w miejsce obojgtnych drobin argonu, np. Ar°, pojawiaja sig
drobiny izosteryczne Cl~, a w nastgpnej linii e, + e, = 7 tlenki chloru o zerowym bilansie
fadunku. Jak zobaczymy w nastgpnym paragrafie, siarka powtdrzy tlenowe struktury
chloru, z tym, Zze fadunek drobin ulegnie odpowiedniemu zwigkszeniu i pojawi sig¢ nowa
linia tlenkow e, + ¢, = 6.

Przechodzac z kolei do oméwienia wlasciwosci chemicznych oraz metod otrzymywania
tlenowych drobin chloru mozemy stwierdzi¢, ze wszystkie ujemne drobiny tlenowe chloru
zestawione na rys. 3.2 istnieja w stanie bezprotonowym. Drobiny protonowe natomiast s3 —
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z wyjatkiem kwasu nadchlorowego HCIO, i chlorowodoru HCI — nietrwale i nie udato
sig ich wyodrebni¢. Istnieja one jedynie w roztworach, przede wszystkim w rozcieficzonych
roztworach wodnych.

Najtrwalsza z przedstawionych tu drobin jest anion chlorkowy i w tej postaci chlor wy-
stepuje na powierzchni skorupy ziemskiej. Substratem wyjsciowym do otrzymania innych
zwigzkow chloru sa zatem chlorki, a przede wszystkim chlorek sodowy, ktérego naturalne
zloza nosza nazwe soli kamienne;.

Przedstawimy teraz bardziej szczegétowo wlasciwosci chemiczne anionu chlorkowego,
w ktérym chlor jest na — 1 stopniu utlenienia. Rozpoczynajac od whasciwosci kwasowo-
-zasadowych tego elementu struktury stwierdzamy na podstawie jego polozenia w klasyfi-
kacji, ze anion chlorkowy moze reagowaé jedynie jako zasada — akceptor protondw. Ma
on jednak znacznie mniejsza zdolno§¢ do wiazania protondw niZz anion fluorkowy i jest
slabsza od niego zasada Bronsteda. Chlorowodér HCI jest w normalnych warunkach gazem
fatwym do skroplenia, gdyz drobiny HC] maja do§¢ znaczny moment dipolowy. W odrdz-
nieniu od fluorowodoru drobiny HCI nie wiazg si¢ wiazaniami protonowymi, przez co
sq zawsze monomeryczne. Fakt ten odbija si¢ w sposob zasadniczy na mniejszej réznorod-
nosci soli wywodzacych sig¢ z chlorowodoru jako kwasu. Znamy tylko jeden typ soli — sole
obojetne, w ktérych wystepuja aniony chlorkowe.

Chlorowodér jako zwiazek o polarnych drobinach rozpuszcza si¢ dobrze w rozpusz-
czalnikach polarnych zwlaszcza wéwcezas, gdy sa one zbudowane z drobin majacych zdol-
no$¢ do wigzania protonéw. Rozpuszczeniu towarzyszy bowiem w takiej sytuacji dysocjacja
elektrolityczna. W zaleznoéci od zdolnoéci drobin rozpuszczalnika do przylaczania proto-
ndéw roztwory chlorowodoru maja charakter stabszych lub mocniejszych kwaséw. Rozpa-
trujac dysocjacje chlorowodoru w takich polarnych rozpuszczalnikach, jak fluorowodér,
woda i amoniak, latwo przewidzieé, iz rozpuszczeniu chlorowodoru beda towarzyszyly
nastepujace akty dysocjacji:

HF + HCl = H,F* + CI~
H.,O + HCl = H,0* + CI~
NH; + HCl = NH? + CI-

Proces dysocjacji chlorowodoru we wskazanych rozpuszczalnikach polega na kwasowo-
-zasadowej przemianie Bronsteda, zwiazanej z przemieszczeniem si¢ kationéw wodorowych.
Zdolno$¢ do wigzania protondw, jak to oméwiono w rozdz. 2, wzrasta w szeregu od fluoro-
wodoru do amoniaku, stad teZz najkorzystniejsze warunki dla omawianej przemiany wy-
stepuja w cieklym amoniaku, nieco mniej korzystne w wodzie, a najmniej sprzyjajace
w ciektym fluorowodorze. Okazuje sig, ze zaréwno w cieklym amoniaku jak i w wodzie
chlorowodor jest kwasem mocnym, tj. calkowicie zdysocjonowanym na jony. Bardziej
ograniczona natomiast jest dysocjacja chlorowodoru w ciektym fluorowodorze.

Uklady makroskopowe, zawierajace chlor w o$§mioelektronowym otoczeniu walen-
cyjnym, sa zbudowane albo z elektrycznie obojgtnych drobin chlorowodoru, albo z anio-
néw chlorkowych i kationéw pierwiastkéw o bardzo malej elektroujemnosci, takich jak
s6d, potas, magnez, wapi itd. Kationy te tworza z anionami chlorkowymi w normalnych
warunkach ci$nienia i temperatury jonowe ciala stale. Maly ladunek anionéw chlorkowych
ogranicza silg¢ wigzania jonowego, tak ze w rezultacie sole kwasu solnego — chlorki — to-
piq si¢ w niezbyt wysokich temperaturach, nie przekraczajacych na ogét 1000°C. W stanie
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stopionym sole te przewodza dobrze prad elektryczny, co wskazuje na jonowa budowe
réwniez i powstalej fazy cieklej.

Chlor jest jednak pierwiastkiem o duzej elektroujemnosci, poréwnywalnej z elektrou-
jemnofécia tlenu, dzieki czemu aniony chlorkowe moga z pierwiastkami o wigkszej elektro-
ujemnosci tworzy¢ wiazania kowalencyjne i wchodzi¢ w skiad drobin kilkurdzeniowych
w charakterze podstawnikow koordynacji. Polaczenia te s analogami zwiazkdw fluorowych
oméwionych w rozdz. 2 wraz ze zwiazkami fluoru, tlenu i azotu z poszczegSlnymi pierwiast-
kami. Charakter kowalencyjny maja nie tylko potaczenia z chlorem pierwiastkow nieme-
talicznych, takich jak siarka (SClg) czy fosfor (PCls), ale réwniez potaczenia pierwiastkow
metalicznych o wiekszej elektroujemnodci, takich jak np. antymon (SbCl) i inne.

Chlorki o wigzaniu jonowym sa w wodzie fatwo rozpuszczalne, z wyjatkiem zaledwie
kilku, tj. chlorku srebrowego AgCl, miedziawego CuCl, rteciawego Hg,Cl,, talawego TICI
oraz otowiawego PbCl,. Chlorki pierwiastkéw metalicznych bardziej elektroujemnych,
w ktdérych wystepuje wiekszy udzial wiazania kowalencyjnego, ulegaja w wodzie hydro-
lizie, gdyz wodorotlenki pierwiastkow bardziej elektroujemny&:h sa z reguly trudno roz-
puszczalnymi w wodzie stabymi zasadami Arrheniusa:

SbCl; + H,O = Sb(OH)Cl, + HClL

Sb(OH)Cl; + H,0 = Sb(OH),Cl + HCI
(SbOC!I + H,0)

Sb(OH),Cl + H,0 = Sb(OH); + HCI

Niektore z tych chlorkéw mozna jednak przeprowadzi¢ do roztworu wodnego pod wa-
runkiem, Ze rozpuszcza sig je najpierw w niewielkiej ilosci stgzonego kwasu solnego, a do-
piero potem rozcieficza woda. Takie postgpowanie pozwala na uniknigcie hydrolizy zwia-
zanej z wytraceniem sie trudno rozpuszczalnych wodorotlenkéw lub zasadowych soli.

Chlor wystepuje w przyrodzie w postaci najtrwalszych zwigzkéw, jakimi sa sole chloro-
wodoru — chlorki, wywodzace si¢ z mocnych zasad sodowej, potasowej itp. Ze wzgledu
na latwg rozpuszczalno$¢ chlorki sodu, potasu, magnezu i wapnia wystepuja w wodzie mor-
skiej. Tworza réwniez poktady wewnatrz skorupy ziemskiej, powstate na ogét po odparo-
waniu wody z jezior stonych lub mérz. Wszystkie inne zwiazki chloru otrzymuje si¢ w spo-
séb sztuczny i odznaczaja sie one znaczna reaktywnoscia badz to w sensie kwasowo-zasa-
dowym, badZ w sensie utleniajaco-redukujacym.

Chlorowoddr otrzymuje si¢ z chlorkéw przez dziatanie w odpowiednich warunkach
zwigzkami chemicznymi, ktdre moga petni¢ role protonodawcéw. Dziatajac na staty chlo-
rek sodowy np. 80%-owym kwasem siarkowym, otrzymuje si¢ chlorowoddr w dwdch
etapach:

1) w niskiej temperaturze przebiega reakcja:

NaCl + H,SO, = HCl + NaHSO,
2) w temperaturze podwyzszonej natomiast zachodzi proces:
NaCl + NaHSO, = HCI + Na,S0,

Reakcje te przebiegaja z wydajnoscia blisko 1009, dzigki temu, ze w warunkach procesu
powstajacy chlorowoddr opuszcza $rodowisko reakeji jako substancja gazowa.

Chlor w o$mioelektronowym otoczeniu jest trwaly, a jego potencjalne wiasciwosci re-
dukujace ujawniaja sie dopiero w reakcjach z bardzo mocnymi utleniaczami, ktére wiaza
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elektrony jeszcze mocniej niz rdzen chloru. Dzialanie tego rodzaju utleniaczy prowadzi do
otrzymania wolnego chloru Cl,, jak to ma miejsce np. w reakcji:

2CI~ + 4H* 4+ MnO, = Cl, + 2H,0 + Mn?*

W rozdziale po$wieconym chemii pierwiastkow przejsciowych omdéwione beda szczegétowo
przyczyny, dla ktérych dwutlenek manganu MnO, jest utleniaczem w Srodowisku kwas-
nym.

Na skale przemystowa otrzymuje sie chlor przez utlenianie anodowe wodnych roztwo-
réw chlorkow:

anoda: Cl- = %Clz +e
katoda: e + Na* + H,O = Na* + OH™ + %Hz

Na katodzie redukuje si¢ woddr z wody, ze wzgledu na znaczng warto$¢ nadnapigcia dla
redukcji kationéw sodowych.

Wolny chlor tworzy drobiny dwurdzeniowe, w ktérych wystepuje 14 elektronéw walen-
cyjnych. Drobiny Cl, zatem, podobnie jak drobiny F,, sa zwigzane wiazaniem pojedyn-
czym. Drobiny chloru, ze wzglgdu na wigksza liczbe elektronéw rdzeniowych przestania-
jacych tadunki jader atomowych, sa jednak duzo latwiej odksztalcalne niz drobiny fluoru.
Znajduje to wyraz w znacznej rézoicy temperatur wrzenia pod normalnym cisnieniem ciek-
tego fluoru 1 chloru, ktére wynosza dla fluoru —188°C, a dla chloru —34,6°C. Réznica
w polaryzowalnosci tych drobin wplywa réwniez na zakres istnienia faz ciektych. Ciekty
chlor istnieje w zakresie ok. 70°C, a ciekly fluor w zakresie ok. 35°C.

Wolny chlor jest najwazniejszym péiproduktem do otrzymywania innych zwigzkéw chlo-
ru. W rozdziale drugim oméwiono reakcje weglowodoréw z wolnym chlorem prowadzace
do otrzymania chloropochodnych weglowodoréw, ktdre sa substratami do otrzymywania
wielu innych pochodnych weglowodoréw. W reakceji chlorowania weglowodoréw powstaja
ubocznie znaczne ilo$ci chlorowodoru, z ktérego otrzymuje si¢ kwas solny:

CH, + Cl, = CH;Cl + HCI
HCl + H,O0 = H,0* + CI~

Poniewaz w ten sposdb uzyskuje si¢ znaczne iloéci kwasu solnego, zarzucono metode otrzy-
mywania kwasu solnego z chlorkéw przez dziatanie kwasem siarkowym.

Wolny chlor jest mocnym utleniaczem i reaguje bezposrednio z wieloma pierwiastkami
tworzac chlorki, zardwno o wiazaniu jonowym jak 1 o wigzaniu kowalencyjnym. Jako re-
agent moze mie¢ on cechy albo typu ox, gdy wiaze elektrony przechodzace w aniony
chlorkowe, albo tez typu oxbas, gdyz obok elektronéw moze wiazaé réwniez protony,
w wyniku czego przeksztalca si¢ w chlorowoddr:

9CI, + 2e = 28CI-
9Cl, + 2¢ + 2H* = 273HCl

Stosunkowo tatwo mozna przeprowadzi¢ wolny chlor w anion kwasu podchlorawego,
poniewaz jako drobina o nieparzystym e, ulega dysproporcjonacji przy udziale donoréw
aniondéw tlenkowych. Chlor reaguje powoli z woda dajac kwas podchlorawy i kwas solny:

Cl; + H,O = HCI + HCIO

Proces dochodzi do stanu réwnowagi, ktéry mozna przesuna¢ w kierunku produktow
reakcji m.in. przez usuwanie obydwu lub jednego z produktéw. Dziatajac np. bardzo slaba
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zasadg mozna wytworzy¢ warunki, w ktérych zobojetnieniu ulegnie jedynie chlorowoddr.
Taka zasada jest np. tlenek rteciowy HgO. Wytrzasajac wodny roztwér chloru z tlenkiem
rteciowym, doprowadzamy do uzyskania z dobrg wydajnoscia wodnego roztworu kwasu
podchlorawego:

2Cl; + 2HgO + H,O = HgO - HgCl, + 2HCIO

Podczas dziatlania mocna zasada na wodny roztwér chloru otrzymuje sie odpowiedni
podchloryn i chlorek:
Cl; + 2NaOH = NaClO + NaCl + H,O

Omoéwione reakcje dysproporcjonacji wolnego chloru w Srodowisku zasadowym latwo
mozna przewidzie¢ na podstawie polozenia drobiny Cl, w tablicy klasy’ikacyjnej. Na rysun-
ku 3.4 zestawiono przemiany lgczace proste tlenowe i beztlenowe drobiny chloru.

Kwas podchlorawy istnieje tylko w roztworze i nie udalo sie go otrzymaé w stanie wolnym.
Podchloryny, mimo iz sa réwnieZz niezbyt trwale, mozna wykrystalizowaé z roztworu wod-
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Rys. 3.4, Reakcje tlenowych drobin chloru
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nego 1 otrzyma¢ w stanie statym. Zaréwno roztwory kwasu podchlorawego jak i pod-
chloryny w roztworze i w stanie statlym sg bardzo mocnymi utleniaczami typu sprzezonego
oxbas. Reaguja fatwo przeksztaicajac si¢ w chlorki zgodnie z réwnaniem:

ClO™ 4+ 2¢ = ClI™ + O?*~

Nawet bardzo stabe reduktory ulegaja dzialaniu tego mocnego utleniacza, ktéry moze
ulega¢ réwniez rozktadowi z wydzieleniem wolnego tlenu:

CiOT=Cl"+ 0

Wytworzony tlen rodnikowy, tzw. tlen in statu nascendi, ma duzo mocniejsze wlasciwosci
utleniajace niz tlen czasteczkowy. Tego rodzaju rozktadowi ulega kwas podchlorawy, na-
tomiast podchloryny ulegaja tatwo dysproporcjonacji w linii e, + e, = 8. Jak wynika
z tablicy klasyfikacyjnej (rys. 3.4), podchloryny moga przeksztalci¢ sie w chloryny i chlorki:

2NaClO = NaClO, + NaCl

Reakcja ta wskazuje na tendencje drobin o niesymetrycznym otoczeniu elektronowo-ligan-
dowym rdzenia centralnego do przeksztalcania si¢ w drobiny o otoczeniu sktadajacym sie
wylacznie z elektronéw albo z podstawnikéw koordynacji. Znaczna trwalo$¢ anionéw
chlorkowych i wysoka symetria otoczenia rdzenia chloru w tym anionie sprzyja przebiegowi
dysproporcjonacjl.

Chloryny dysproporcjonuja z kolei z utworzeniem chloranéw i chlorkéw. Stosunki
stechiometryczne tego procesu wynikaja z wzajemnego rozmieszczenia w klasyfikacji drobin
substratu i spodziewanych produktéw. Przeksztatceniu jednej drobiny ClO; w anion chlor-
kowy musi odpowiada¢ przeksztatcenie dwoch drobin ClO; w anion chloranowy ClO3:

3Cl0z = CI™ + 2CI03

Chlorany sa nieco trwalsze, ale i one dysproporcjonuja stosunkowo tatwo w mysl réw-
nania reakcji:
4Cl03 = CI~ + 3CIO7

Jak widzimy, ostatecznymi produktami dysproporcjonacji sa drobiny, w ktérych przy rdzeniu
centralnym znajduja si¢ symetrycznie rozmieszczone badz tylko elektrony, badz tylko pod-
stawniki koordynacji.

Wszystkie aniony tlenowych kwaséw chloru sg akceptorami protonéw, tym silniejszymi,
im stabszy kwas Arrheniusa powstaje w wyniku reakcji. Jak wspominano wielokrotnie, moc
kwasu tlenowego w sensie Arrheniusa zalezy od promienia i stopnia utlenienia rdzenia cen-
tralnego. Najstabszym kwasem Arrheniusa sposréd rozpatrywanych jest kwas podchlora-
wy, w ktorym chlor znajduje si¢ na +1 stopniu utlenienia (e, = 6), najmocniejszym za$
kwas nadchlorowy zawierajacy przy e, = O chlor na +7 stopniu utlenienia. Najmocniej-
szym protonobiorca — zasada Bronsteda — jest anion podchlorynowy ClO~, stabszym
chlorynowy ClO3, jeszcze stabszym chloranowy ClO3, a najstabszym nadchloranowy
ClOg.

Spoéréd wymienionych kwaséw wicksze znaczenie ma jedynie kwas nadchlorowy, ktéry
Jest najtrwalszy sposréd kwaséw tlenowych chloru dzigki swej symetrycznej budowie i moz-
na go otrzyma¢ w stanie czystym. Kwas nadchlorowy jest najmocniejszym kwasem tleno-
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wym, gdyz zaden inny pierwiastek o réwnie matym rdzeniu, na tak wysokim stopniu utle-
nienia, nie tworzy kwasu tlenowego.

Sole tlenowych kwaséw chloru i same kwasy tlenowe sa bardzo mocnymi utleniaczami,
co wyjasniono na przykladzie podchlorynéw i kwasu podchlorawego. Jednak chlorany
reaguja jako utleniacze mniej energicznie niz podchloryny, a stosunkowo najstabsze wias-
ciwosci utleniajace sposréd tych mocnych utleniaczy maja nadchlorany i kwas nadchloro-
wy. W procesie utleniania sprz¢zonym z reakcja zasadowa zwiazki te przeksztalcaja sie
w chlorki: ‘

CIO™ + 2¢ = Cl~ + 0%~

ClOz + 4e = Cl™ + 20?2~
ClO35 + 6e = ClI™ + 302~
ClO; + 8e = CI~ + 402~

Sposréd tlenkdw chloru, ktére mozna przewidzie¢ na podstawie tablicy klasyfikacyjnej
(rys. 3.2), otrzymano jedynie 4 polaczenia: Cl1,0, ClO,, Cl,04 i Cl,0,. Wszystkie one sa
nietrwale i rozkiadaja si¢ stosunkowo latwo, eksplodujac. Maja mocne wlasciwosci utle-
niajace. Nierodnikowe tlenki chloru, zgodnie z ich polozeniem w linii e, + e, = 7, winny
by¢ zbudowane z drobin o dwurdzeniowym centrum koordynacji. Tlenek ClO, jest zamro-
zonym rodnikiem z nieparzysta liczba elektronéw walencyjnych.
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Rys. 3.5. Otrzymywanie dwutlenku chloru ClO,

Jedynie tlenki o parzystych e, a o nieparzystej liczbie podstawnikéw tlenkowych ule-
gaja prostej anionizacji, w wyniku ktdrej otrzymuje si¢ odpowiednie kwasy tlenowe lub
ich sole:

Cl;0 + 2NaOH = 2NaCIO + H,0

Cl,0; + 2NaOH = 2NaClO, + H,0
Pozostale dwa tlenki mogg zostaé przeksztalcone w kwasy tlenowe lub ich sole tylko w re-
akeji dysproporcjonacji przy udziale donora anionéw tlenkowych, w typowej dla drobin
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0 nieparzystym e,, przemianie:

2€l0; + 0%~ = ClO; + ClO3
Cl,06 + 0%~ = CIO3 + ClOz
Wszystkie te reakcje zaznaczono w tablicy klasyfikacyjnej (rys. 3.4).
Tlenki chioru sa zwiagzkami do$¢ trudnymi do otrzymania. Podtlenek chloru C1,0, bez-
wodnik kwasu podchlorawego, mozna otrzymac przez dysproporcjonacije chloru, dzialajac
gazowym chlorem na §wiezo przygotowany, staly tlenek rteciowy:

2Cl; + 2HgO = HgCl, - HgO + CI,0

Dwutlenele chloru ClO, mozna otrzyma¢ przez redukcje chloranu pofaczong z jedno-
czesna deanionizacja (rys. 3.5). Proces nie ma charakteru jednostkowego, moze byé jednak
przeprowadzony, jesli dobierze sig reagent, ktdry reaguje akurat przeciwnie do planowane;j
reakcji substratu gidwnego. Reagentem takim moze byé dwutlenek siarki, ktéry przechodzac
w anion siarczanowy ulega analogicznemu, cho¢ dwukrotnie dalszemu przemieszczeniu
w klasyfikacji w przeciwnym kierunku:

2CI05 + SO; = 2ClO, + SO3-
Tlenki chloru mozna by przeksztalca¢ wzajemnie dzialajac utleniaczami, np. ozonem:
2ClIO; 4+ 205 = C1,06 + 20,

Jednak tlenki chloru, jako bardzo mocne utleniacze, redukuja sie zbyt fatwo, by mozna
bylo zatrzymac proces redukcji przed osiagnieciem jej koricowego produktu, jakim sa anio-
ny chlorkowe. Dlatego tez praktycznie niewykonalne jest przejécie od tlenku chloru na
wyzszym stopniu utlenienia do tlenku na nizszym stopniu utlenienia przez dziatanie reduk-
torem,

Ostatnio szczegdlnie reaktywne tlenki chloru, jak np. ClO,, sa stosowane na szersza ska-
l¢ jako energiczne utleniacze a jednoczesnie zasady jonotropowe. Przeksztatcenie si¢ ich jako
reagentdw ma jednak zlozony charakter, poniewaz przechodza w aniony chlorkowe:

ClO, + 5e = ClI™ + 202~

Reakcja ta nie jest wigc procesem sprzezonym.

Chlor jest najbardziej elektroujemnym pierwiastkiem w tym okresie. Ma juz zdolno$é
do faczenia si¢ z tlenem, ale polaczenia te maja silne wlasciwosci utleniajace. Nastepny
pierwiastek — siarka — tworzy m.in. drobiny tlenowe izostrukturalne z drobinami tle-
nowymi chloru, o bez poréwnania wiekszej trwatosci.

3.3. Siarka i jej zwiazki

Siarka jest pierwiastkiem o mniejszej od chloru elektroujemno$ci, odpowiadajacej
mniejszemu fadunkowi rdzenia siarki. W zakresie drobin beztlenowych siarka tworzy prze-
de wszystkim dwuujemne aniony z kompletem elektronéw walencyjnych w stanach sp.
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Przy pewnym deficycie elektronéw — w warunkach utleniajacych, ktére fatwiej jest uzys-
ka¢ w przypadku siarki niz w przypadku chloru ze wzgledu na jej mniejsza zdolnoéé do
wigzania elektronéw — siarka tworzy drobiny dwurdzeniowe z 14 elektronami, bedace
odpowiednikiem strukturalnym drobin ClIJ. Zastapienie w strukturze siedmiododatnich
rdzeni chloru szeSciododatnimi rdzeniami siarki zmienia bilans fadunku, wskutek czego
izosteryczna z wolnym chlorem drobina siarki ma fadunek dwuujemny:

ll)

IC—a” ssT

Przy jeszcze wigkszym deficycie elektronéw siarka tworzy drobiny, w ktérych na jeden
rdzen przypada $rednio 6 elektronéw. W pierwszym okresie rdzeniowym tego rodzaju
drobiny z 6 elektronami s3 powiazane wigzaniem podwdjnym. W okresie drugim, ze wzgledu
na silniejsze przestonigcie jader atomowych elektronami rdzeniowymi, wiazania wielokrotne
nie sa trwafe. W miejsce drobin prostych z podwdéjnymi czy potréjnymi wigzaniami o wy-
petnionych stanach walencyjnych sp pojawiaja si¢ bardziej ztozone struktury (faficuchowe
lub pierécieniowe), w ktorych dochodzi do trwalego wypelnienia omawianych stanéw
walencyjnych elektronami dopiero w ukladzie wielordzeniowym. Poréwnajmy drobiny
tlenu o zerowym bilansie tadunku z drobinami siarki:
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Kazdy z rdzeni siarki w strukturze ladcuchowej, z wyjatkiem rdzenia skrajnego, znajduje
si¢ w otoczeniu 8-elektronowym, w ktérym czgéé elektronéw jest wspélna dla sasiadujacych
z sobg rdzeni, dzigki czemu orbitale walencyjne sp wszystkich rdzeni siarki sa wypetnione
elektronami. Nalezy tu podkresli¢, ze wszystkie wigzania miedzy rdzeniami siarki w dro-
binach fafcuchowych i pierscieniowych sa wigzaniami typu ¢, mimo iz w nietrwalej dro-
binie S, wystepuja elektrony wiazace typu omp. Podane tu struktury stanowia wybrane
przykiady. fancuchy tworzone przez rdzenie siarki moga mie¢ rézna dlugo$é, podobnie
jak 1 pierécienie moga byé zbudowane z réznej liczby rdzeni siarki. Fakt, Ze siarka wolna
tworzy tak wiele réznych odmian strukturalnych (odmian alotropowych), wynika wiaénie
z nietrwalo$ci wiazania podwdjnego, co prowadzi do duzej réznorodnosci struktur pier-
wiastkow tego okresu, nie tylko w polu o e, = 61ie, = 0, ale generalnie w linii 0 e, + e, =
= 6. W tej bowiem linii u pierwiastkéw okresu pierwszego wystepuja wiazania podwéjne
migdzy rdzeniem centralnym a ligandami tlenkowymi. Pozostawiajac te zagadnienia do
szerszego rozwazenia przy okazji omawiania struktur tlenowych drobin siarki, zatrzymamy
si¢ tutaj nad jej odmianami alotropowymi.

Niewatpliwie najlepiej zostaly poznane stale odmiany siarki, a wéréd nich przede
wszystkim siarka rombowa 1 siarka jednoskosna. Sa one zbudowane z pierscieniowych dro-
bin Sg. Odmiana rombowa jest odmiang niskotemperaturowa, trwala ponizej temp. 95,5°C,
podczas gdy siarka jednoskoéna jest odmiana wysokotemperaturows, trwala od temp.
95,5°C do temperatury topnienia wynoszacej 119°C. Pierscienie Sg nie sa plaskie. W obydwu
omawianych odmianach siarki wystepuja identyczne piericienie, w ktérych katy miedzy
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rdzeniami siarki sa zblizone do katdw w czworoécianie i wynosza prawie 108°. Roéznica
miedzy tymi odmianami alotropowymi polega wigc jedynie na innym rozmieszczeniu
w sieci krystalicznej takich samych elementdw struktury. DuZo mniej poznana jest inna
odmiana alotropowa statej siarki, krystalizujaca w ukfadzie heksagonalnym, ktérej pod-
stawowym elementem struktury sa pier§cieniowe drobiny Sg. Mozna ja otrzymac jedynie
z tiosiarczandéw w okres$lonych warunkach.

Siarka ciekla w poblizu temperatury topnienia jest, jak wiadomo, jasnozolta, ruchli-
wa ciecza, ktéra w miare podwyZszania temperatury przybiera barwg brunatna przy jedno-
czesnym wzroScie lepkosci. Przypuszcza sig, Ze pierscienie Sg w temperaturach powyzej tem-
peratury topnienia nie sg trwale i ulegaja rozerwaniu z utworzeniem drobin fancuchowych,
zbudowanych z niewielkiej liczby rdzeni siarki. Drobiny te maja charakter rodnikow:
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S| IS —>"5-5-5-5-§§ 85§ —>*5-5-5 + S5 555
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W miare podwyzszania temperatury zmienia si¢ nie tylko stosunek liczby drobin lancu-
chowych do drobin pierScieniowych Sg (jak i innych drobin pierécieniowych S¢ i S, po-
wstajacych w wyniku zamykania si¢ w pier§cied wytworzonych rodnikéw faidcuchowych),
ale nastepuje rowniez taczenie si¢ rodnikéw w dhugie fancuchy, co powoduje przede wszyst-
kim wzrost lepko$ci. Maksimum wzrostu dlugosci tancuchdw i minimum stezenia drobin
pierscieniowych osiaga si¢ w temp. 200°C. Wreszcie w temp. 444°C siarka wrze — tworzg
sig drobiny pierscieniowe Sg, S¢, S, oraz drobiny S,. W miare podwyzszania temperatury
fazy gazowej zmniejsza si¢ udzial drobin cigzszych Sg i S¢ na korzy$é lzejszych S, i S,.
‘W wysokich temperaturach siarka gazowa jest zbudowana z drobin S, o podwdjnym
wigzaniu.

Podobnie jak wolna siarka tak i tlenk: siarki, ktére moga by¢ formalnie wyprowadzone
z siarki wolnej, odznaczaja si¢ réznorodno$cia strukturalng, tworza bowiem zaréwno
drobiny tadcuchowe jak i pierécieniowe. Uwidocznia sie to szczegdlnie w tréjtlenku siarki,
ktory moze by¢ wyprowadzony z siarki wolnej przez zastapienie par elektronowych sfery
walencyjnej podstawnikami tlenkowymi. Dochodzimy w ten sposob zaréwno do lfancu-
chowych jak i pier§cieniowych odmian tego zwiazku:
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Trwalszymi okazujg si¢ tu pierécienie zbudowane z trzech rdzeni siarki i tyluz rdzeni
tlenu, wywodzace si¢ formalnie z nieistniejacej drobiny S,:

Ztozone drobiny tréjtlenku siarki, podobnie jak zlozone drobiny siarki, istnieja trwale
w nizszych temperaturach, a przede wszystkim w stanie statym. Juz ciekly tréjtlenek siarki
Jest mieszaning trimeru S;0, o budowie pierscieniowej oraz monomeru SO,, ktéry ma
charakter rodnika. W stanie gazowym trojtlenek siarki jest monomerem:

Podobnej réznorodnosci strukturalnej w stanie stalym mozna by sig spodziewac i u po-
zostatych dwéch tlenkéw siarki, przede wszystkim mozna sig spodziewaé istnienia drobin
5305 1 8;04. Najtrwalsze odmiany tlenkéw siarki wywodzityby si¢ zatem formalnie z pier-
$cienia S; w nastgpujacy sposéb:

o o D
N =
//Si ool o7 \|<|)| _ |c|>|/ \|c|>| _
(6]
IS—SI ol = =
S ISt IS O0=sl__ Is=0 s7

W normalnych jednak warunkach ci$nienia i temperatury tlenek i dwutlenek siarki sa
gazami zbudowanymi, podobnie jak i gazowy tréjtlenek siarki, z czasteczek monomerycz-
nych; ‘
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Maja one, podobnie jak atom siarki, charakter rodnikowy.

Wolna siarka i tlenki siarki sa potozone w linii e, + e, = 6, charakteryzujacej sie
w tym okresie roznorodnoscia strukturalna.

Powstaje pytanie, ktére z wymienionych drobin nalezy uznaé za proste: czy monomery
o charakterze rodnikow, czy tez ktdéra$§ z drobin o bardziej ztozonej strukturze. Mimo iz
wicle przemawia za uznaniem za drobiny proste monomeréw, dla podkreslenia odmiennosci
drobin opisanych liczbami e, + e, = 6 w okresie drugim, w stosunku do drobin opisanych
takimi samymi liczbami w okresie pierwszym, za proste uznamy trimeryczne drobiny wy-
wodzace si¢ z S;.
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Rys. 3.6. Struktury elektronowe tlenowych drobin siarki

Na rysunku 3.6 zestawiono wzory elektronowe tlenowych drobin siarki. Aniony kwasow
tlenowych wywodza si¢ z drobin S2~ i S3~ przez formalne zastgpowanie podstawnikami
tlenkowymi par elektronowych, podobnie jak to miato miejsce w przypadku wyprowadzania
tienowych drobin chloru z anionéw chlorkowych Cl~ i drobin chloru. Wskutek mniejszej
elektroujemnosci siarki nie wszystkie drobiny tlenowe sa jednak trwale. Do nie otrzymanych
naleza przede wszystkim drobiny tlenowe opisane wyzszymi warto§ciami e, .

Z anionu siarczkowego mozna w ten sposéb wyprowadzi¢ dwuujemne drobiny tlenowe
siarki, z ktorych pierwsza nie zostala otrzymana, istnienie drugiej z kolei jest watpliwe,
a dopiero aniony siarczynowy i siarczanowy istnieja w wielu zwiazkach chemicznych:
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Ze wzgledu na identyczny z tlenem ladunek rdzenia, siarka w strukturach jest w pew-
nym sensie réwnowazna tlenowi. Stad tez pochodzi pewna odmienno$§¢ struktur wyprowa-
dzanych z S5~ w poréwnaniu ze strukturami wyprowadzanymi z izosterycznych do S2-,
Cl3 i P3~. Zostaje tu naruszona zasada symetrycznego wprowadzania podstawnikéw tlen-
kowych. Koordynacja odbywa si¢ tak, jak gdyby do rdzenia siarki S?~ zostal najpierw
przylaczony podstawnik S?~, pdzZniej podstawniki O?~ az do wyczerpania wolnych elek-
tronéw przy jednym rdzeniu siarki, a dopiero nastepnie zostaja dolaczone kolejne podstaw-
niki tlenkowe do drugiego rdzenia siarki. Mostek tlenowy w tej sytuacji pojawia si¢ do-
piero w drobinie S,0%~. Wywdd koordynacyjny prowadzi zatem do nastgpujacych struk-
tur (w nawiasach podano wzory drobin nie otrzymanych):

jol 2~ joj  2-
5-5° (0=5-8%) (o-8-5)  o={-3
Igl
~ IC”)I B _2* ~ 1%)[ 'ﬁ' _2— 3 ic”>| ‘ﬁ' _2* B lﬁ)l ~ lﬁl _2_—
0=5—5=0 0=$—5=0 0=5—5=0 0=5—-0—5=0
lgl \ Igl Igl IC”)I |<”>| |é|>|
e
0=5—5=0

Warto zwrécei¢ uwage na to, ze izosterem drobiny S,0Z% jest nie istniejaca drobina
Cl,02, umieszczona w tym samym polu klasyfikacyjnym opisanym liczbami e, = 4
i e, = 3. Trwalg drobing chloru okazal si¢ tu rodnik ClO,. Stwierdzono, ze drobina
S,0%" jest w réwnowadze z rodnikowa odmiana monomeryczna:

S,0%~ =2S0;

rodnik ClO, ma wigc swéj odpowiednik wérdd zwigzkéw siarki.

Struktury geometryczne tlenowych drobin siarki, podobnie jak struktury tlenowych
drobin chloru i — jak zobaczymy pézniej — struktury tlenowych drobin fosforu, krzemu
i glinu, z wyjatkiem monomerdw tlenkéw siarki, wywodza si¢ z czworoscianu — anionu
siarczanowego SO;~. Na rysunku 3.7 przedstawiono budowe drobin tlenowych siarki.
Jedynie w linii e, + e, = 7 pojawiaja si¢ nietypowe dla pierwiastkéw drugiego okresu
rdzeniowego niesymetryczne struktury, wywodzace sie jednak z czworoscianu.

Nazewnictwo tlenowych drobin siarki jest stosunkowo proste. Dwie obdarzone ujem-
nymi tadunkami drobiny, opisane przez e,, = 0, to aniony siarczanowy i dwusiarczanowy,
zwany czgsto pirosiarczanowym (z dwurdzeniowym centrum koordynacji). W linii e, = 2
wystepuja rowniez dwa aniony: siarczynowy i dwusiarczynowy, zwany tez pirosiarczynowym.
Anijon S,0%" o ¢, = | nazywamy podsiarczanowym, a anion S,0%~ o e, = 3 podsiarczy-
nowym. Wreszcie anion S,0%~ nosi nieprawidlowg nazwe tiosiarczanowego.

Wiasdciwosci chemiczne beztlenowych i tlenowych drobin siarki, ktérych rzuty bezpro-
tonowe przedstawiono na rys. 3.6, wynikaja z potozenia siarki w ukladzie okresowym.
Jest ona pierwiastkiem mniej elektroujemnym niz chlor i jej drobiny tlenowe nie maja
wladciwosci utleniajacych. Drobiny z elektronami walencyjnymi sa z reguly mocniejszymi
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Rys. 3.7. Budowa przestrzenna tlenowych drobin siarki

reduktorami niz odpowiadajace im polaczenia chloru, gdyz rdzen siarki stabiej wiaze elek-
trony.

Rozwazmy wiasciwosci poszczegdlnych drobin siarki i reakcje wigzace poszczegdlne
struktury; zestawiono je na rys. 3.8. Aniony siarczkowe, ze wzgledu na swoje polozenie
w tablicy klasyfikacyjnej, nie moga reagowaé jak utleniacze, gdyz stany walencyjne sp
majg obsadzone elektronami. Jako reduktory sa one bardziej czynne niz izosteryczne z nimi
aniony chlorkowe. W reakcjach utleniania-redukcji s3 raczej stabymi reduktorami, przek-
sztalcajac sie w przemianie:

S27 = 8% + 2¢
Rozpatrujac wladciwosci kwasowo-zasadowe stwierdzamy, ze aniony siarczkowe nie reaguja
jak kwasy, gdyz nie maja zdolnosci do wigzania anionéw tlenkowych bez zmiany liczby
éw. Sg one natomiast mocnymi zasadami Bronsteda — wiazac protony przeksztalcajg sie
W aniony siarczkowe HS™ i wreszcie siarkowodér H,S. Duza zdolno§¢ do wigzania pro-
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tonéw powoduje, iz powstale aniony siarczkowe oraz siarkowodor sa stabymi kwasami
Arrheniusa i tylko w nieznacznym stopniu dysocjuja w wodzie na jony.

Drobiny siarkowodoru H,S sa polarne, jednak ich moment dipolowy jest mniejszy
niz moment dipolowy chlorowodoru, ze wzgledu na mniejsza polaryzacj¢ wigzania H—S
niz wigzania H—Cl. W normalnych warunkach ci$nienia i temperatury siarkowodor jest
gazem. Rozpuszcza si¢ on w wodzie znacznie stabiej niz chlorowodér. Nasycony roztwor
siarkowodoru w wodzie jest ok. 0,1 molowy. W roztworze wodnym siarkowodor dysocjuje
dwustopniowo:

H.S + H,O = H;0"+ HS~
HS™ + H,O0 = H,0% + S~

Warto$¢ pierwszej stalej dysocjacji K, = 1077, drugiej K, = 107'%. St¢zenie anionéw
siarczkowych czy wodorosiarczkowych w roztworze wodnym zalezy — jak to wynika
z podanych réwnan — w znacznym stopniu od st¢zenia jonéw wodorowych. W srodowisku

e =
g| S0
X |
\ |
|
7| 5,057
]
I | 0
)
6| (S03), | S0
5
4
I |
3 °
_,_¢ _ _'_‘
2 ' ‘
|
1 . .
0 s2= s%”
0 1 2 3 4 5 6 7 8 e

Rys. 3.8. Reakcje tlenowych drobin siarki
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kwas$nym dysocjacja siarkowodoru jest cofnigta, a st¢Zzenie anionéw wodorosiarczkowych
i siarczkowych mozna wyznaczy¢ z réwnania na stata réwnowagi po wstawieniu odpo-
wiedniej wartoéci stezenia kationdw H;O% przy zatozonym stezeniu siarkowodoru.

Aniony siarczkowe i wodorosiarczkowe moga wchodzi¢ w skiad uktadéw makrosko-
powych wraz z jonami o przeciwnym znaku. Zwiazki te, zwane siarczkami lub wodoro-
siarczkami, maja charakter soli, w ktérych wiazanie jonowe jest dobrze wyksztaicone
jedynie wowczas, gdy przeciwjon jest utworzony z pierwiastka o malej elektroujemnosci.
Ma to miejsce przede wszystkim w przypadku siarczkéw litowcoéw i berylowcéw, tj. pier-
wiastkow pierwszej i drugiej grupy ukladu okresowego, oraz dalej polozonych pierwiastkéw
trzeciej grupy. Wyrazny udziat wigzania jonowego wystepuje réwniez w siarczkach pier-
wiastkow przejSciowych na niskich stopniach utlenienia, gdy o ich elektroujemnosci de-
cyduja elektrony s (elektroujemnos$¢ s).

Z pierwiastkami o wigkszej elektroujemnosci tworzy siarka zwiazki o wigkszym udziale
wiazania kowalencyjnego. Przyktadem tych zwigzkéw moga by¢ siarczki arsenu i antymonu
As,S;, As,Ss, Sb,S;. Gdy rdzen centralny ma mniejsza elektroujemno$é niz siarka,
mozliwe jest tworzenie drobin z siarka jako ligandem. Drobiny te maja struktury analo-
giczne do struktur drobin tlenowych. Siarkoarseniny sa analogami tlenoarsenindéw, a siar-
koarseniany — tlenoarseniandw:

HAsO3~ HAsS3~
AsO;~ AsSi~

Sole siarkowodoru — siarczki — ulegaja hydrolizie wynikajacej ze zdolno$ci anionu
siarczkowego do wigzania kationéw wodorowych z wody:

S?~ + H,0 = SH™ + OH~

Dobrze rozpuszczalne siarczki, wywodzace si¢ z mocnych zasad Arrheniusa, do ktorych
naleza siarczki litowcow i berylowcéw, tatwo przechodzag w wodzie w wodorosiarczki
przy jednoczesnym zalkalizowaniu roztworu wskutek tworzenia sie aniondw wodoro-
tlenkowych:

Na,S + H,O = NaHS + NaOH

Siarczki bardzo slabych zasad, np. siarczek glinowy, sa catkowicie rozkladane przez wode.

Siarczki pierwiastkow przejéciowych sg z reguly trudno rozpuszczalne. Ze wzgledu na
mozliwos¢ wystgpowania pierwiastkéw przejsciowych na réznych stopniach. utlenienia,
sklad ich siarczkéw wykazuje odchylenia od prostych wzordw stechiometrycznych. Siarczek
chromu Cr,S; np., hydrolizujacy catkowicie w roztworze wodnym podobnie jak siarczek
glinowy, ma w rzeczywistosci sktad od Cry, ¢7S do Crg ¢,S. Wigzanie migdzy pierwiastkiem
przejsciowym a siarkg w siarczkach jest mniej spolaryzowane niz w odpowiednich tlenkach,
gdyz tlen jest pierwiastkiem o wiekszej elektroujemnos$ci niz siarka. Stad tendencje do
tworzenia z pierwiastkami przejéciowymi i $rednio elektroujemnymi pierwiastkami glow-
nymi faz o wlasciwosciach pélprzewodnikowych. Zmniejszony udzial wigzania jonowego
a jednocze$nie niezbyt silne oddzialywanie rdzeni na elektrony wigzace sprzyja ich fatwemu
przechodzeniu do pasma przewodzenia.

Aniony dwusiarczkowe S3~ w reakcjach chemicznych moga reagowac nie tylko jak
reduktory, ale réwniez jak utleniacze. Ich wlasciwosci utleniajace sa jednak bez poréwnania
stabsze niz analogicznych drobin Cl. Z polozenia w tablicy klasyfikacyjnej wynika, ze
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moga one bra¢ udzial w reakcjach kwasowo-zasadowych tylko jako zasady — akceptory
protonéw. Anion dwusiarczkowy wiaze protony do$¢ silnie, w wyniku czego powstaje

dwusiarkowodor :
%‘ + 2H+ = HzSz

Anion dwusiarczkowy wchodzi w sklad soli — dwusiarczkéw, takich jak Na,S,, CaS, itp.

6 7 8 e,
| !
o| s° 85 ‘ 5%
_: — . —_
—1| HpSY K HS™ Rys. 3.9. Dysproporcjonacja dwusiarkowodoru
—2| H,S

Podobnie jak inne drobiny o nieparzystym ey, dwusiarkowoddr ulega latwo dyspro-
porcjonacji na siarke i siarkowodor (rys. 3.9):
H,S, = H,S+ S
Wolna siarka jest pierwiastkiem o §redniej reaktywnosci. Latwiej reaguje z mocnymi
utleniaczami, takimi jak fluor F3, tlen O3, chlor Cl3, tworzac drobiny, w ktérych stanowi
centrum koordynacji. Jest zatem reduktorem wiazacym jednocze$nie proste aniony w pro-
cesie red-ac:
S + 3F, = SFs
W przypadku reakcji z fluorem wszystkie elektrony wolnej siarki, przypadajace w liczbie 6
na jeden rdzen, moga by¢ latwo podstawione przez aniony fluorkowe. Reakcja z mniej
od fluoru elektroujemnym tlenem prowadzi jedynie do otrzymania dwutlenku siarki:

S+ 0, = SO,

a dalsze utlenianie wolnym tlenem jest niemozliwe bez uzycia odpowiedniego katalizatora,
ktédrym moze byé np. dwutlenek azotu:
SO, + NO, = SO; + NO
Zastosowany reagent przemienia si¢ w procesie jako utleniacz i sprze¢zona zasada, co wynika
z tablicy klasyfikacyjnej przedstawionej na rys. 3.10. Tlenek azotu reaguje bezpo$rednio
Z tlenem:
NO + 30, = NO,

W obecnosci zatem tlenkéw azotu, ktére sa przeno$nikami tlenu, przebiega reakcja:

SO, + 50, N0, 50,

Dwutlenek azotu, biorac udzial w procesie jako katalizator, pozwala na przeprowadzenie
reakcji inng droga, poprzez procesy o mniejszej energii aktywacji.

Wolna siarka ma nie tylko wlasciwosci stabego reduktora, ale rowniez i stabego utle-
niacza, przeksztalcajac si¢ w siarczki lub siarkowoddr. Reaguje ona bezposrednio z wie-

176




loma pierwiastkami o mniejszej elektroujemnodci, a szczegdlnie tatwo z tymi, kiSre s
zdolne do utworzenia faz metalicznych. Reaktywnos¢ statej siarki jest oczywiscie mniejsza
niz siarki stopionej czy gazowej. (Jak wiadomo, reaktywnos$é¢ cial statych jest miiejsz

ax%-bas red-ac

Rys. 3.10. Utlenianie dwutlenku siarki

ze wzgledu na ograniczone mozliwosci zderzania sie z soba reagujacych drobin, tym bardziej
wtedy, gdy oba substraty sg ciatami statymi).

Siarka ciekta lub gazowa jest dobrym utleniaczem faz metalicznych — wigze tatwo
elektrony z utworzeniem aniondéw siarczkowych :

S + 2e = 82"

Fe + S = FcS

Wolna siarka jest bez poréwnania stabszym utleniaczem niz wolny chlor i z wodorem
reaguje bez poréwnania trudniej. Powyzej temperatury wrzenia siarki przebiega jednak
proces:

S + H, = H,S

Przejdzmy z kolei do omdwienia wlasciwosci chemicznych drobin 0 e, = 0 (rys. 3.8).
Siarka w anionie siarczanowym ze wzglgdu na brak elektrondw walencyjnych, podobnie
Jak siarka w anionie dwusiarczanowym czy tez w trojtlenku siarki, nie moze by¢ redukto-
rem. Ma natomiast wlasciwosci utleniacza — akceptora elektronéw. Wiazaniu elektrondw
przez aniony siarczanowe — jak to wynika z rys. 3.8 — musi towarzyszy¢ jednoczesnie
uwalnianie anionéw tlenkowych. Anion siarczanowy jest wiec reagentem typu ox-bas.
Mniejsza elektroujemno$é siarki powoduje, iz wladciwodci utleniajace aniondw siarcza-
nowych w poréwnaniu z wlasciwosciami utleniajacymi anionéw nadchloranowych sa
znacznie stabsze —- siarczany naleza do utleniaczy stabych i wchodza w reakcje jedynie
z mocnymi reduktorami; przeksztalcaja sie wéwczas nastgpujaco:

SO3™ + 2e = SO3~ + 02~

Dobranie takiego reduktora jest jednak bardzo trudne, gdyZ najtrwalszymi drobinami
siarki sa siarczany 1 siarczki, Z reguty wigc pod wptywem silnego reduktora bicgnie reakcja:

SO3~ + 8¢ = $2- + 407~
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Rys. 3.11. Redukcja siarczanow

Takim mocnym reduktorem jest rozzarzony wegiel, przeksztatcajacy si¢ w dwutlenek wegla:
C + 20% = CO; + 4e
SO%- 4+ 2C = 8?7 4 2CO,
Przebiegnie wiec proces przedstawiony na rys. 3.11.

Aniony siarczanowe w zakresie cech kwasowo-zasadowych moga by¢ jedynie zasadami
Bronsteda, wiazac kationy wodorowe. Zdolnoé¢ do wigzania pierwszego protonu Jest dos¢
znaczna — powstaje anion wodorosiarczanowy. Otrzymany anion wodorosiarczanowy jest
tylko w pewnym stopniu zdysocjowany na jony i moze by¢ traktowany jako kwas Arrhe-
niusa $redniej mocy:

SOZ- + H* = HSOz
HSO; + H.0 = H;0" + SOZ~
Stata dysocjacii K, = [H;07][SOi7]/[HSOZ] = 10~2. Nastepny proto1l jest juz zwigzany
bardzo slabo, dzieki czemu kwas siarkowy w roztworze wodnym Jest w swym plerwszym
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stopniu dysociacji mocnym kwasem Arrheniusa:
H,SO, + H.O = H,0* + HSO;

W roztworze wodnym réwnowaga tej reakcji jest przesunieta catkowicie w prawo. Stad
tez trudno znalez¢ reagent, ktéry mdéglby staé si¢ donorem protondw reagujacych z anio-
nami wodorosiarczanowymi HSOj. Praktycznie wigc anion siarczanowy jest zasada
Bronsteda wigzaca tylko jeden proton. Kwas siarkowy H,SO, mozna jednak otrzymad
inng metoda. Latwo bowiem przebiega reakcja tréjtlenku siarki z woda:

SO; + H,0 = H,S0,

Czysty kwas siarkowy jest ukladem dosé zfozonym, znajduje si¢ bowiem w réwnowadze
z innymi drobinami tlenowymi siarki i ich protonowanymi pochodnymi potozonymi na -

Rys. 3.12. Wiasciwosci  kwasowo-zasadowe
kwasu siarkowego

linii e, = 0. Réwnowagi te zestawiono na rys. 3.12. Sam kwas siarkowy (bezwodny lub
bardzo stezony) dysocjuje na jony:

2H,S0, = H;SOf + HSO;
Znajduje si¢ on réwniez w réwnowadze z kwasem dwusiarkowym (pirosiarkowym):
2H,S0, = H,0 + H,8,0,

W stezonym kwasie siarkowym rozpnszczajg si¢ dobrze rézne zwiazki polarne, a w szcze-
golnosci tréjtlenek siarki, co umozliwia istnienie rownowagi:

SO; + H>SO4 = H,S,0,

Roztwory tréjtlenku siarki w kwasie siarkowym nosza nazwe oleum.

Kwas siarkowy jest ciecza oleista o wysokiej temperaturze wrzenia. Mata lotno$é kwasu
siarkowego jest przyczyna uniemozliwiajaca jego otrzymanie przez dziatanie kwasami na
slarczany. Nie znamy bowiem kwasu mocniejszego lub réwnie mocnego jak kwas siarkowy,
0 mniejszej jednak lotnosci, umozliwiajacej uzyskanie w drodze wymiany protondéw kwasu
siarkowego, ktéry w odpowiedniej temperaturze opuszczatby srodowisko reakcji jako sub-
stancja gazowa, tak jak to ma miejsce w przypadku otrzymywania latwo lotnego chloro-
wodoru przez dziatanie na chlorki trudno lotnym, silnym donorem protondw.
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Stosunkowo stabe zwiazanie jednego z dwdch protondw kwasu siarkowego sprawia, 12
reaguje on energicznie z woda:
H,S0, + H,0 = H;0* + HSOz

skutkiem czego prezno$é¢ pary wodnej nad stezonym kwasem siarkowym jest bardzo mata
| zwigzek ten znajduje zastosowanie do osuszania gazéw. Kwas siarkowy ma zdolnos¢ do
wiazania wody knastytucyjnej, na co wskazano przy omawianiu syntezy eteru dwumetylo-
wego z alkoholu metylowego pod wplywem stezonego kwasu siarkowego. Anion siarcza-
nowy nie ma zdolnosci do wigzania podstawnikow tlenkowych, moze natomiast by¢ ich
donorem, a wiec rowniez zasada w sensie jonotropowym. Dziatajac mocnymi kwasami
jonotropowymi, np. krzemionka SiO,, mozna w odpowiednich warunkach (przez sta-
pianie) otrzvmac trojtlenek siarki:
SO~ + Si0, = Si03~ + SO,

Roéwnowaga tej reakcji jest jednak w niewielkim tylko stopniu przesunigta na korzysc
trojtlenku siarki.

Jak wynika z naszych dotychczasowych rozwazafi, kwas siarkowy tworzy dwa szeregt
soli: sole obojetne, np. Na,SO,, oraz wodorosole, np. NaHSO, .

Tréjtlenek siarkii aniony siarczanowe majg zblizone wiasciwodci utleniajace. Jak wynika
z klasyfikacji tlenowych drobin siarki, tréjtlenek siarki moze bra¢ udziat w procesach
utleniania-redukcji jako reagent typu ox-bas, przeksztatcajac sie w dwuienck siarki:

SOY + 2¢ = SOY + O~

Jako staby utleniacz zwiazek ten reaguje jednak tylko z mocniejszymi reduliorami, np.
z tlenkiem wegla:
SO% + CO°® = SOY + COY

Zastanawiajac sie nad wlasciwosciami kwasowo-zasadowymi trojtlenku siarki fatwo
przewidzie¢, iz ze wzeledu na elektroobojgtnosé drobin nie ma on zdolnosci do wigzania
protondw, jest natomiast silnym akceptorem aniondw tlenkowych i przeksztafca sig, rea-
gujac jak kwas jonotropowy, w aniony siarczanowe:

SOS + 02~ = S04~

W przypadku niedoboru anionéw tlenkowych nie przereagowany trojtlenek starki
reaguje z anionami siarczanowymi w procesie kwasowo-zasadowym, analogicznym do
reakcji synproporcjonacji, w wyniku ktérego powstaja aniony dwusiarczanowe:

SO3 + S0OZ~ = S,03%-

Tego rodzaju przemiane mozna traktowaé jako reakcje zobojetniania kwasu jonotropo-
wego SOY zasada jonotropowa SOZ~, w wyniku czego otrzymuje sie drobiny, podobnie
jak w przypadku reakcji zobojetniania w roztworze wodnym, opisane posrednimi warto-
sciami liczby e, :
“3R,0* + “30H™ = 27§H,0
8509 + 3503~ = 35,03

Trojtlenek siarki reaguje réwniez bardzo zywo z wodg. Reakcja ta przebiega tak gwal-
townie, Ze trojtienek siarki wiaze sie z woda znajdujgca si¢ w stanie pary nad powierzchnig
cieczy, tworzge mgle kwasu siarkowego, ktora nie pochiania sie juz w wodzie. Aby tego
unikngé, prowadzi sie reakcje w warunkach obnizonej preznosci pary wodnej, a wigc np.
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w roztworze soli lub kwasu siarkowego o odpowiednim stezeniu. | ten proces ma charakter
kwasowo-zasadowy, aczkolwiek liczba e, siarki nie ulega zmianie:

8S0% + H,0 = §H,509
Reakeji kwasowo-zasadowej ulegaja ligandy:
02~ + 1,0 = 20t~

Reakeyi tey ulega nie tylko monemeryczny gazowy SO,, ale réwniez staly tréjtlenek
siarki. Jak sie wydaje, dzialaniu wody ulegajg przede wszystkim mostki tlenowe
O O
/S\,
HOH Ol [0 "HIOH — > 3H,50,
|

I
S S
Cx_ >0
0ol o

IO|ITO

Przechodzgc do omdwienia wlasciwosci chemicznych tlenowych drobin siarki potozo-
nych woewngtrz systemu klasyfikacyjnego. wskazemy na fakt przewagl ich wilasciwosci
reduxugaeych nad utleniajacymi. Wynika to 2z m riejszej elektroujemnogei siarki Znaczngj
trwatosel drobin siarki opisanych wartoscig e,, = 0. Drobiny chloru potozone wewnatrz
klasyfikacji maja wyrazng przewage wiasciwosci utleniajgcych i przeksztalcaja si¢ w aniony
chlorkowe. Kierunek przemian analogicznych drobin siarki — ze wzgledu na mniejsza
jei elektroujemno$¢ — jest przeciwny. Sg one przede wszystkim reduktoramj i przeksztal-
cajg sig badz w SO, badz w SO2~, mimo ze maja potencjalne cechy utleniaczy, ktére
ujawniaja si¢ jednak dopiero w reakcjach z silnicjszymi reduktorami. Drobiny siarki prze-
ksztalcaja sie wowczas w siarke wolng lub w siarczki.

Silna tendencja do dysproporcjonacji tlenowych drobin chloru, np. anionu chlorano-
wego, powodowana trwalodeig aniondw chlorkowych, jest zachowana, chociaz w zmniej-
szonym stopniu, u analogicznych tlenowych drobin siarki. z ta tylko roznica, iz przyczyna
te] przemiany jest znaczna trwatoé¢ aniondw siarczanowych

4ClO5 = 3ClO; + CI-
4503~ = 3502~ 4 S2-

Antony siarczynowe majg wyrazne cechy reduktoréw, w reakcji z utleniaczami latwo
przeksztalcajg si¢ w siarczany. Wiadciwosci redukcyjne aniondw siarczynowych 83 sprze-
zone oczywiscie z wiasciwosciami kwasowymi polegajacymi na jednoczesnej akceptacji
podstawnikéw koordynacji:

SO3~ + 027 = S02- + 2¢

Starczyny naleza do waznych reagentdw stosowanych czesto w praktyce preparatywnej.
Wiasciwosci utleniajgce siarczynéw sa niezwykle stabo zaznaczone, ujawniajg sie one
w przypadku reakcji z bardzo mocnymi reduktorami. Produktem moze tu by¢ albo hipo-
tetyczny ciagle anion SO2-, albo lezacy w tej samej linii ¢, + e, = 8 anion siarczkowy S%~:

I

SO3~ + 2¢
SO%~ + e

SO3~ + 02~
S2= + 302-

it
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Latwo mozna znalez¢ utleniacz, z ktérym anion siarczynowy reaguje jak reduktor, np.:
380%- + ClO3 = 380%™ + Ci~

trudniej jednak dobra¢ reduktor, z ktérym siarczyn reagowalby jak utleniacz. Mozna
oczywiscie zaproponowaé wegiel lub tlenek wegla, ktore nawet siarczany przeprowadzaja
w siarczki w podwyzszonej temperaturze. Wystarczajaco mocnymi reduktorami sg réwniez
rozne fazy metaliczne:

SO%~ + 6Na’ = $*~ + 3Na,O

Anion siarczynowy, ze wzgledu na swe krancowe z punktu widzenia wiasciwosci kwa-
sowo-zasadowych potozenie w klasyfikacji, nie wykazuje cech kwasowych. Nie ma bowiem
zdolnosci ani do wigzania anionéw tlenkowych, ani tez do odszczepiania protonéw. Moze
on reagowaé jedynie jak zasada i to w dwojaki sposéb: albo wiazac kationy wodorowe,
albo oddajac aniony tlenkowe.

Anion siarczynowy, w odréznieniu od chloranowego, wiaze pierwszy proton albo przez
podstawnik tlenkowy, albo tez przez parg elektronows rdzenia siarki. Wigzanie miedzy
siarka a wodorem jest bowiem nieco tylko mniej spolaryzowane niz wigzanie migdzy tlenem
a wodorem. lzosteryczne z anionami siarczynowymi aniony chloranowe wigza protony
jedynie poprzez elektrony podstawnikéw tlenkowych. Odmiana kwasu chlorowego,
w ktorej wystepowaloby wiazanie chlor-wodor, nie jest znana. W miar¢ zmniejszania sig
elektroujemnoéci pierwiastka centralnego wzrasta zdolnos¢ do wigzania protonéw przez
elektrony wolne centrum koordynacji, tak ze w rezultacie w przypadku anionu wodoro-
siarczynowego wystgpuja dwie odmiany tautomeryczne. Natomiast izosteryczne jedno-
wodorofosforyny HPO%~ sa znane w postaci jednej tylko odmiany z protonami zwigzanymi
przez centralny rdzef fosforu. Ze wzgledu na mniejsza elektroujemnosé¢ fosforu, wiazanie
P-—H jest jeszcze mniej spolaryzowane, a zatem trwalsze. Znamy wiec jedna odmiang
kwasu chlorowego, dwie odmiany anionu wodorosiarczynowego i jedna odmiane anionu
jednowodorofosforynowego:

Ko} [0 o} KeX

— Il = o || - li 2-

0=Cl—O—H 0=S--O—H = 0=S=0 0==P=0

O=CI—=0 0=3—-0 2= e
H H

Dalsze protonowanie wodorosiarczynoéw prowadzi do otrzymania kwasu siarkawego
H,SO,, ktéry nie jest jednak zwigzkiem trwatym i rozklada si¢ fatwo na wode i dwutlenek
siarki:

HSO3 + H* = SO, + H0
Dwutlenek siarki w reakcji z woda daje z kolei:
SO, + H,0 = HSO3 + H,0*
Reakcja dochodzi wiec do rownowagi, w ktorej w zaleznosci od stezenia kationdéw wodoro-
wych wytwarza sie wigcej lub mniej dwutlenku siarki. Role niezdysocjowanych czasteczek
kwasu siarkawego petni, podobnie jak w przypadku kwasu weglowego, tlenek rozpuszczony

w wodzie. Aniony siarczynowe wigza protony do$¢ energicznie i sg W zwigzku z tym moc-
nymi zasadami Bronsteda. Nic zatem dziwnego, ze powstaly kwas HSO3 jest stabym
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kwasem Arrheniusa. Natomiast pierwsza stata dysocjacji kwasu siarkawego w wodzie
w warunkach normalnych ma warto$¢ typowa dla kwaséw §redniej mocy:

_ [HSO3][H;07]

- =1,3-10"2
(SO; - H,0]

Alkalizowanie roztworéw kwasu siarkawego prowadzi do otrzymania wodorosiarczy-
now i siarczynow:
SO, - H,0 + 2NaOH = Na,S0; + 2H,0
SO; - H,O + NaOH = NaHSO; + H,0

Aniony siarczynowe powinny réowniez wykazywaé czyste cechy redukujace i pod wpty-
wem utleniaczy nie majacych zdolnosci do przekazywania jednoczesnie aniondw tlenkowych
powinny przeksztalcaé sie w tréjtlenek siarki: '

SO~ = S0 + 2¢

lub tez:
2503~ = S,0% + 2¢

Przemiany takie sa jednak bardzo trudne do zrealizowania, poniewaz reduktory sg z re-
guly donorami podstawnikéw koordynacji i tylko w przypadku stabej zdolnosci do ich
wigzania mozna prowadzi¢ reakcje, w ktdrych po uwolnieniu pewnej liczby elektronéw
nie nastepuje przylaczenie réwnowaznej liczby podstawnikéw koordynacji. Tréjtlenek siar-
ki, jako mocny akceptor aniondw, przeksztalcitby si¢ od razu w aniony siarczanowe.
Mozna natomiast przez bardzo ostrozne utlenianie doprowadzi¢ do przeksztalcenia anio-
néw siarczynowych w aniony podsiarczanowe S,0z%-.

Wiasciwoscei redukujace maja réwniez inne drobiny siarki, opisane liczba e, = 2.
Reduktorem jest wiec tez dwutlenek siarki. Jak juz wskazano omawiajac utlenianie siarki
wolnej, dwutlenek siarki nie reaguje bezposrednio z tlenem, natomiast w reakcjach nawet
z niezbyt mocnymi utleniaczami zachowuje si¢ jak reduktor:

SO; + O*~ =S0; + 2¢

Dzialanie redukcyjne dwutlenku siarki Jest wigc sprzezone z wigzaniem podstawnikdw
tlenkowych — przemiana kwasows. Pieciotlenek wanadu np. reaguje z dwutlenkiem siarki
Jednoczesnie jak utleniacz i zasada:

SO, + V,0; = SO; + V,0,

Czterotlenek wanadu fatwo reaguje z tlenem z powietrza, przeksztatcajac sie z powrotem
w pigciotlenek wanadu V,Ox, jest zatem katalizatorem — przenosnikiem tlenu, w obec-
nosci ktorego dwutlenek siarki jest w rezultacie utleniany tlenem gazowym do tréjtlenku
siarki. Dwutlenek siarki reaguje réwniez albo Jako utleniacz w procesie sprzgzonym, z ut-
worzeniem siarki wolnej, albo tez jako reduktor niesprzezony. Dziatajac na dwutlenek siarki
stlnym reduktorem, jakim jest metaliczny cynk, mozna w reakcji red-ox dojs¢ do podsiar-
CZynow:
250, + Zn = S,03~ + Zn?t

Sposrdéd drobin siarki o podwdjnym centrum koordynacji, odznaczajacych sie przede
wszystkim wiasciwosciami redukcyjnymi, zajmiemy si¢ najpierw anionami podsiarczanowyni
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S,027 i podsiarczynowyin $,057. W sensie kwasowo-zasadowym aniony te moga reagowac
jedynie jak akceptory protonow — zasady z utworzeniem odpowiednich kwasow:

$,02" + 2H* = H18,0,

S,0%- + 2H~ = H.5,04

Drugiego z podanych kwasow nie udato sig otrzymaé w stanie wolnym, a jego istnienie
w roztworach nie jest catkowicie pewne.

Do charakterystycznych przemian drobin opisanych nieparzystymi liczbami e,, naleza
reakcje dysproporcjonacji, ktore przebiegaja szezegdlnie latwo w obecnosci donoréw
anionéw tlenkowych. Podsiarczany rozkladaja sig na siarczany i slarczyny:

5,02 + 0?~ = SO}~ + SO3~

Analogicznej reakcji powinny ulega¢ podsiarczyny:

$,02- + 02~ = SO~ + SO3~
Latwiej jednak przeksztalcajg sie one w tiosiarczany i wodorosiarczyny pod dzialaniem
wody:

28,02 <+ H,0 = S,03~ + 2HSO3

Jest to do$¢ wyjatkowy przebieg dysproporcjonacii drobiny o nieparzystym e,, w ktorej
przeksztatca si¢ ona réwniez w drobing 0 dwurdzeniowym centrum koordynacji. Przebieg
tego procesu, w odpowiednim przekroju klasyfikacji, przedstawiono na rys. 3.13. Podsiar-

L ! ! -
eZOH

11 2HSO;

1 \ i Rys. 3.13. Rozklad podsiarczynow
| |

czyny w $rodowisku kwasnym rozktadaja sie fatwo z wydzieleniem siarki, podobnie jak
i tiosiarczany.

Wreszcie przejdziemy do omowienia wlasciwosci potozonych wewnatrz klasyfikacji
drobin o dwurdzeniowym centrum koordynacji, ktore sa opisane parzystymi wartosciami
liczby ¢, i ktdre wbrew oczekiwaniom nie zawieraja mostkow tlenowych. Zagadnienie
to nie jest co prawda catkowicie rozstrzygnigte w przypadku anionu dwusiarczynowego.
Poznano niewatpliwie zaréwno sole, w ktérych wystgpuje mostek tlenowy, jak it sole
0 niesymetrycznym otoczeniu podstawnikami tlenkowymi. Nalezatoby przyja¢ istnienie
dwoéch odmian tej drobiny, bedacych byé moze z soba w stanie rownowagi:

o 1O
L = = I = =
0=5—-0—-"S-0 = 0=S S0
. - 1
1O 10| O

Wiasciwosei chemiczne anionu dwusiarczynowego wynikaja z jego potozenia w klasy-

fikacji. Moze on reagowac zaréwno jak kwas jak 1 zasada. Odmianaz bezposrednio powiaza-
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nym centrum koordynacji skfada si¢ jak gdyby 7z dwutlenku siarki i anionu siarczynowego,
ktére przeksztalcajac sig jak reduktory przechodza tatwo w siarczany, gdyz utleniacze sa
najczegscie] rowniez donorami anionéw tlenkowych.

Nieco wiecej uwagi poSwiecimy whasciwosciom anionu tiosiarczanowego. Ma on zdolnosé
do wigzania kationdw wodorowych i tworzenia kwasu tiosiarkowego, bardzo nietrwalego
w warunkach normainych. Protony zostaja zwiazane z podstawnikami tlenkowymi:

H

0 ¥e O
is- %‘ o S—S—O0—H S-S—O0—H

O 10| o)

Anion tiosiarczanowy jest wzglednie trwaly, mimo to w srodowisku alkalicznym rozkiada
si¢ tatwo na siarczan i siarczek:

5,057 + 20H™ = S0O;~ + S~ + H,O
Brakujacy do dysproporcjonacji anion tlenkowy pochodzi z anionu wodorotlenkowego,
ktory przeksztaica sie w wode. W §rodowisku kwadnym anion tiosiarczanowy wiaze jeden
proton i rozpada si¢ na dwutlenek siarki, siarke i wode:

HS,05 + H,0* = SO, + S + 2H,0

Akceptorem aniondw tlenkowych jest w tym przypadku kation hydroniowy. Te zlozone
procesy dysproporcjonacji przedstawiono na rys. 3.14. .

Tiosiarczany sg dos¢ silnymi reduktorami, reagujacymi szczegélnie energicznie z moc-
nymt utleniaczami, np. bromem:

Na,$,0; + Br, + H,0 = 2NaBr + H,S0, + S
S + 3Br, + 4H,0 = 6HBr + H,SO,

Metody otrzymywania tlenowych drobin siarki sa — og6inie biorac — tatwe do prze-
widzenia na podstawie tablicy klasyfikacyjnej (rys. 3.8). Nalezy tylko ustaii¢, w postaci
jakich drobin wystepuje siarka w przyrodzie. Jedynymi trwalymi drobinami silnie elektro-
ujemnego pierwiastka chloru sg aniony chlorkowe wystepujace w ukfadach réznych zwigz-
k6w chemicznych na powierzchni skorupy ziemskiej. Siarka jest mniej elektroujemna niz
chlor 1 tworzy trwate drobiny zaréwno w petnym otoczeniu koordynacyjnym SOZ-, jak
i w petnym otoczeniu elektronowym S2~. Przy podobnej trwatosci tych dwéch kraficowo
wzsledem siebie polozonych drobin mozna si¢ spodziewaé wystepowania réwniez wolnej
siarkt, tym bardziej ze jest ona ciatem stalym nie reagujacym z tlenem atmosferycznym
w warunkach ci$nienia i temperatury istniejacych na powierzchni skorupy ziemskiej.

Substratami do otrzymywania prostych drobin siarki mogg zatem by¢ siarczany,
siarczki i wolna siarka. Aby rozstrzygna¢, ktéry z substratéw jest najdogodniejszy, naleiy
poréwnac ich reaktywnos¢. Najtrwalszymi z wymienionych zwiazkow i subsiancji prostych
sq siarczany. Dogodniejszymi zatem substratami do otrzymywania tlenowych polaczen
starki okazuja sie siarczki i wolna siarka. Najwazniejszym péiproduktem technicznym do
syntezy zwiazkéw siarki jest dwutlenek siarki, otrzymywany na szerokg skale z wymienio-
nych tu zrodet maturalnych siarki. Ten gazowy zwiazek otrzymuje sie przez utlenianie
tienem atmosferycznym siarczkéw lub siarki:

282 + 0, = 258 4 20%-
S+ 0, =80,
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Rys. 3.14. Przebieg dysproporcjonacji tiosiarczandw w zaleznosci od Srodowiska

Utlenianie siarczkéw mozna prowadzi¢ w jednej reakcji, ktdra jest suma wskazanych wyzej
dwéch procesdw:
2827 4+ 20, = SO, + 20*~

Od pewnego czasu do otrzymywania dwutlenku siarki stosuje si¢ réwniez siarczany.
Proces jest trudny do prowadzenia, jednak dziatajac w podwyzszonej temperaturze koksem
jako reduktorem oraz dwutlenkiem krzemu jako kwasem jonotropowym wiazacym aniony
tlenkowe, udaje si¢ przeprowadzi¢ reakcje, ktéra w jednym ctapie doprowadza do otrzy-
mania SO,. Na proces ten skiadaja si¢ nastepujace przemiany elementarne:

SO}~ + C = S0O3~ + CO
SO3~ + Si0, = SO, + Si0%~

Sumarycznie zatem reakcja przebiega wedtug nastgpujacego rownania bilansowego:

SO2- + C + SiO, = SO, + CO + Si03~
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Metody otrzymywania SO, zestawiono na rys. 3.15. Na podstawie tablicy kiasyfika-
cyjnej mozna przewidywac i inny przebieg procesu, w ktérym najpierw pod dzialaniem
dwutlenku krzemu powstaje trojtlenek siarki, redukowany pézniej do dwutlenku. Stapianie
jednak siarczanéw z krzemionka nie prowadzi do otrzymania tréjtlenku siarki. Okazuje
si¢ wigc, ze anion siarczanowy w warunkach procesu jest na tyle staba zasada jonotropowa,
ze nie przekazuje aniondéw ze swego otoczenia koordynacyjnego dwutlenkowi krzemu.
Innymi sfowy — krzemionka jest zbyt stabym kwasem jonotropowym i nie powoduje
przeksztalcenia siarczandéw w tréjtlenek siarki, reaguje dopiero z siarczynami, ktére okazuja
sig by¢ silniejszymi od siarczanéw donorami aniondw tlenkowych.

Reaktywnos$¢ dwutlenku siarki czyni zen dogodny substrat do otrzymywania innych
tlenowych drobin siarki.

Do najwazniejszych zwiazkoéw siarki nalezy kwas siarkowy, wazny potprodukt do otrzy-
mywania siarkowych pochodnych organicznych oraz jeden z szerzej w praktyce stosowanych
mocnych i malo lotnych kwasow. Jak juz podkreslono uprzednio, kwas siarkowy otrzymuje

eI
8| soZ”
7
 H,S0, |
6

0 . 1 2 3 4 5 6 7 8 e,

Rys. 3.15. Otrzymywanie dwutlenku siarki i kwasu siarkowego
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sie przez utlenianie dwutlenku siarki, uzyskiwanego jedng z trzech omdéwionych metod,
w obecnosci katalizatoréw bedacych przemoS$nikami tlenu (rys. 3.15):

SO, + 30, - SO,
W wyniku uwodnienia tréjtlenku siarki otrzymujemy kwas siarkowy:
sOg + Hzo il HzSO4
Z kwasu siarkowego mozna przejs¢ z kolei do najrozmaitszych siarczanéw.
Dwusiarczany (pirosiarczany) mozna otrzymac ,,zobojetniajac” siarczany tréjtlenkiem
siarki:
SO} + SO4— = 5207_
Bezposrednio z dwutlenku siarki uzyskuje si¢ siarczyny, nalezy jednak podziala¢ mocna

zasada:
SO, + 2NaOH = SO%~ + 2Na* + H,O

0 1 2 3 4 5 6 7 8 e,

Rys. 3.16. Otrzymywanie tiosiarczanow

188



Dwusiarczyny (pirosiarczyny), podobnie jak dwusiarczany, otrzymuje sie dzialajac na
starczyn dwutlenkiem siarki. Przy znacznej zdolnoéci siarki do tworzenia trwalych wigzan
S—S stosunkowo fatwo powstaje odmiana o niesymetrycznym rozmieszczeniu podstawni-
kow tlenkowych:

[O]P~ O] [O{10]

Z dwutlenku siarki mozna przej$¢ réwniez bezposrednio nie tylko do anionéw podsiar-
czynowych:
ZSO: + Zn = 3203_ + ZDZ+

ale rowniez do podsiarczanowych. W tym celu nalezy na dwutlenek siarki podziataé zasada
jonotropows, ktéra jednoczesnie ma wiasciwosci utleniajace. Warunki te spelnia np. dwu-
tlenek manganu MnO,, ktéry w stosunku do dwutlenku siarki reaguje jak donor aniondw
tlenkowych, przeksztalcajac go w anion siarczynowy, utleniany z kolei jonem mangano-
wym Mn** do anionu podsiarczanowego. Reakcja przebiega wedlug nastepujacego réw-
nania:

2S80; + MnO, = S;0&~ + Mn?*

Z dwutlenku siarki jako substratu mozna réwniez otrzymac tiosiarczany. W tym celu
dwutlenek siarki przeprowadza sie¢ najplerw w siarczyn, ktdry podczas ogrzewania z siarkg
przechodzi w tiosiarczan. Ta metoda otrzymytvania, ujeta w tablicy klasyfikacyjne] na rys.
3.16, bedaca swoista synproporcjonacja, wskazywalaby na wlasciwe potozenie anionu
tiosiarczanowego w polu opisanym liczbami ¢, = 3 1 e, = 4.

Rozpatrujac szerzej mozliwosei otrzymywania réznych zwiazkéw tlenowych z jednego
reaktywnego substratu,jakim jest SO, , nie nalezy zapominaé o innych mozliwoéciach syntezy
prostych drobin siarki z innych substratdw, wynikajgcych z ich wzajemnego rozmieszczenia
w ukladzie klasyfikacyinym. Dla przykiadu rozpatrzymy kilka mozliwosci otrzymywa-
nia siarczynow (rys. 3.17).

Drobiny beztlenowe siarki otrzymuje sie z wystepujacych w przyrodzie siarczkdw 1 wolnej
siarki. Siarkowoddr uzyskuje sie dzialajac na siarczki wodnymi roztworami mocnych
kwasow:

FeS + 2HCl = H,S + Fe(Cl,

Dwusiarczki otrzymuje si¢ w reakcji synproporcjonacji siarczkéw z siarka:
$* + S =83

W otoczeniu koordynacyjnym siarki moga wystepowac nie tylko podstawniki tlenkowe,
ale réwniez fluorkowe i chlorkowe, poniewaz pierwiastki te sa bardziej od siarki elektro-
ujerane. Bezposrednic fluorowanie siarki prowadzi do otrzymania szescioffuorku SFg,
ktory jednak nie jest jedyng fluorowa drobing siarki. Otrzymano réwnicz drobiny SF,
oraz dwie drobiny o podwdjnym centrum koordynacji, a mianowicie S,F, oraz S,F,,.
Nalezy pamicta¢, ze w zakresie drobin fluorowych, dzigki jednoujemnosci podstawnika,
istniejg drobiny opisane nieparzystymi warto$ciami zaréwno liczby e, jak i e,,.
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Rys. 3.17. Otrzymywanie siarczynow

Réznorodnoéé elektroobojetnych drobin z chlorem jest nieco mniejsza. Obok S,Cl,
otrzymano SCl, oraz SCl,.

Poznano réwniez wiele drobin heteropodstawnikowych, w sktad ktérych obok pod-
stawnikow tlenkowych wchodza podstawniki fluorkowe i chlorkowe. Otrzymano /fluorki,
chlorki i chlorofluorki sulfurylu:

SO,F, S0O,Cl, SO.CIF

oraz tionylu:

SOF, SOCl, SOCIF

Przyktadem zwiazkéw heteropodstawnikowych siarki o ujemnym bilansie tadua u
Jest kwas fluorosulfonowy HSO,F.
. Na rysunku 3.18 zestawiono fluorowe, tlenowe i fluorotlenowe drobiny siarki.
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W otoczeniu siarki moga pojawiaé si¢ i bardziej ziozone dwurdzeniowe podstawniki
nadtlenkowe O3~. W sposob trwaly moga one istnie¢ jedynie wwczas, gdy przy centralnym
rdzeniu siarki nie wystgpuje walencyjne otoczenie elektronowe, a wigc gdy siarka znajduje
si¢ na najwyzszym stopniu utlenienia, odpowiadajacym wartoéci e, = 0. Otrzymywanie
tych drobin polega na utlenianiu podstawnikéw tlenkowych na anodzie, co oméwiono
w p. 2.3. Ze zwiazkdéw tych otrzymuje sie nadtlenek wodoru.

W wyniku utleniania anionu wodorosiarczanowego na anodzie otrzymuje sie kwas
nadtlenodwusiarkowy (kwas dwunadsiarkowy):

2HSOZ = HzSzOB + 2e

Dzialajac woda przeprowadza si¢ kwas nadtlenodwusiarkowy w kwas nadtlenojednosiarko-
wy (kwas jednonadsiarkowy, tzw. kwas Caro):

HzSzOg + Hzo = H2SO4 + sto_r,

ez = -
8
soi” | [
" soF | '
505 | S——
SF, |
o SOR |
SO,F,
so | 4 f _ _,k
5
: —
' Sk
4 | SOF,
[ IS0, = = _ |
3 | [
] ‘ |
2 | | (sF,)
N L so - |
{ | ]_ ] :
- |
1 ) |
|
AL R T
0 ' : / |
| I R
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Rys. 3.18. Klasyfikacja drobin fluorowych, tlenowych i fluorotienowych siarki
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Obydwie drobiny maja charakter drobin heteropodstawnikowych zgodnie z wzorami struk-
turalnymi:

f T]) | [O] | CI) '
0-—8—0—0—8=0 0=5—0-0/"
A | | I

1O [O] 1O |

i jako takie moga by¢ ujgte w uktadzie klasyfikacyjnym (rys. 3.19).

€, o
| 20§ ) 3 2 1 0

503 6 s0§
5
4
i +
0 1oy

Rys. 3.19. Nadtlenowe drobiny siarki

Nadtlenojednosiarczany i nadtlenodwusiarczany (jednonadsiarczany i dwunadsiarczany)
oraz kwasy, z ktérych sie wywodza, maja silne wiasciwosci utleniajace, spowodowane
obecnoscia podstawnikéw madtlenkowych. Aniony nadsiarczanowe utleniajag np. jony
manganawe do nadmanganianowych:

55,03 + 2Mn?* + 8H,0 — 1080~ + 2MnO; + 16H”

3.4. Fosfor i jego zwiazki

W miarg przesuwania si¢ w ukiadzie okresowvm od argonu poprzez chlor, siarke¢ do
fosforu, fadunek rdzeni pierwiastkow maleje, co pociaga za soba zmniejszanie si¢ elektro-
ujemnosci. Elektrony walencyjne sa stabiej wiazane przez rdzenie fosforu i dlatego drobiny
tego pierwiastka o maksymalnym wypeltnieniu wolnych stanow walencyjnych elektronami
sa mniej trwate. Aniony fosforkowe P*~ — izoelektronowe z pozbawionymi fadunku dro-
binami argonu, jednoujemnymi anionami chlorkowymi i dwuujemnymi anionami siarcz-
kowymi — mimo swej reaktywnosci istnieja w sposéb trwaly zaréwno w stanie bezproto-
nowym (w fosforkach typu NasP), jak i w stanie sprotonowanym (PHj).

Z potozZenia fosforu w ukladzie okresowym wynika, ze powinien on mie¢ elektroujem-
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no$¢ zbiizona do elektroujemnosci wegla (jest obdarzony co prawda wiekszym fadunkiem
dodatnim, ale ma o jedng powtoke rdzeniowa wiecej). W zwigzku z tym mozna przewidy-
wac, iz fosfor wiyze protony dosé silnie, co znajduje swe potwierdzenie w istnieniu dodatnio
natadowanych drobin fosforu — kationdw fosfonowych PHE

Ar 0 - S )2- P
H Cl° H S- H | P-
H IS H® HIP|H!-

H|P|H®
H
H
H|P H'
H
Drobiny takie moga w sposob trwaly istnie¢ jedynie w §rodowisku redukujgcym albo przy-
najmnicj v nicutleniajacym. Mniejsza clektroujemnos¢ fosforu sprzyja bowiem tworzeniu
drobin o pewnym deficycie elektronéw. Drobiny te sa szczegdlnie trwale wtedy, kiedy w miej-
sce elektronow zostana podstawione proste aniony, takie jak chlorkowy, fluorkowy i tlen-
kowy. Znane sa jednak réwniez drobiny bezpodstawnikowe, w ktérych na | rdzen fosforu
przypada mniej niz 8 elektronéw. Nalezy tu przede wszystkim wymieni¢ dwufosforowodor
H,P, wywodzacy si¢c z rzutu bezprotonowego P*~, ktéry jest strukturalnym analogiem
drobiny chloru CI9 i anionu S2~:
. . .
Ct—l 5 S P—-P

Fosforowodory sa slabo poznang grupa zwiazkéw. Przyczynita sie do tego ich silna
toksycznos¢, nieprzyjemna won, fatwopalnosé, a przede wszystkim — jak dotychczas —
brak szerszych zastosowan praktycznych tych potaczen.

Prowadzac poréwnanie bezpodstawnikowych drobin fosforu z bezpodstawnikowymi
drobinamti siarki, chloru i argonu, mozna przewidywaé istnicnie fosforowodoréw o bardziej
ziozonej strukturze, w ktérych na [ rdzen fosforu przypadatoby 6 elektronéw. Powinny
one wykazywad wvicle cech strukturalnych wolnej siarki. Mozliwym powinno wiec byé
otrzymanie fosforowodordéw taficuchowych i pierscieniowych, w ktorych ukiad i wzajemne
powiazanie rdzeni fosforu byloby analogiczne do réznorodnych uktadéw rdzeni siarki
w drobinach, w ktdrych e, = 6. Przypuszezenie to potwierdza fakt fatwego stosunkowo
rozkiadu dwufosforowodoru, ktéry przeksztalca sie w bezpostaciowe ciato state 0 zmiennym
skladzie, zblizonym do skifadu P,H. Nie jest to niewatpliwie indywiduum chemiczne,
a mieszarina by¢é moze wolnego fosforu i owego PH — analogu wolnej siarki.

W porownaniu z drobinami bezpodstawnikowymi siarki, chloru czy argonu w fosforze
pojawia sie nowy typ — wolny fosfor, w ktérego drobinach na I rdzen fosforu przypada
5 elektrondw.

Teoria orbitali molekularnych przewiduje dla takiego przypadku mozliwos$¢ istnienia
drobiny dwurdzeniowej z potréjnym wiazaniem. Jak jednak wiemy, wiazace elektrony =
ulegajg w tym okresie fatwemu poslizgowi prowadzacemu do polimeryzacji. Przebieg jed-
nak tego procesu, w przypadku drobin o wigzaniu potréjnym, jest nieco bardziej zto-
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Zony niz w przypadku drobin siarki o podwdjnym wigzaniu. Prowadzi to do powstania
w zasadzie jednego tylko rodzaju drobin —P,:

P
T / \
| 4 |p_/—\,m

W drobinie tej w rezultacie wytwarzaja sie wiazania typu o. Tetraedryczne drobiny P,
sa Jedynymi skiadnikami fosforu biatego.

Polimeryzacja drobin P, pod wysokimi ci$nieniami przebiega w inny sposéb, w wyniku
czego powstaja makrodrobiny o budowie przestrzennej, w ktérych rdzenie fosforu sg roz-
naieszczone w zygzakowatych warstwach, a kazdy rdzen fosforu jest powiazany z trzema
innymi rdzeniami wiazaniem pojedynczym (fosfor czarny). Uklad przypomina nieco sy-
tuacjg, z jaka spotykaliémy sie w przypadku grafitu — odlegto$ci migdzy rdzeniami fosforu
w warstwach sa mniejsze od odleglo$ci miedzy rdzeniami fosforu nalezacymi do réznych

F—0 \(f/?
IR

Rys. 3.20. Budowa czarnego fosforu

warstw. Jednak to trzecie, dluzsze wiazanie nie ma w pei charakteru wigzania metalicz-
nego, tak jak to jest w graficie (rys. 3.20).

Struktura czerwonego fosforu nie jest zbyt dobrze poznana. Przypuszcza sie, Ze stanowi
on roztwor fosforu czarnego w biatym.

W wyZszych temperaturach, podobnie jak w przypadku siarki, pojawiaja si¢ mono-

« meryczne drobiny P, .

W tablicy klasyfikacyjnej przedstawionej na rys. 3.21 zestawiono beztlenowe drobiny
fosforu obok rzutéw bezprotonowych drobin tlenowych. W stosunku do tablicy klasyfi-
kacyjnej tlenowych drobin siarki, pojawiaja si¢ tu drobiny nowego typu, wywodzace sig
z PJ i lezace na linii e, + e, = 5. Jak wida¢, elektroujemno$é fosforu jest jeszcze na tyle
duza, ze drobiny o dodatnim bilansie fadunku, w ktérych na 1 rdzen fosforu przypadatoby
mniej niz 5 elektronow, nie zostaty dotychczas pozuane.

Wywéd koordynacyjny tlenkéw fosforu z drobiny P, przedstawia si¢ nastepujaco:

o}

b

P
— |
5 O/C,)\O 0/0\0
/8 . [ b ]
IP—p| 07 o 0”10

P Pl P 0 >P
0
\o/ \o/ 0
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Rys. 3.2}, Struktury elektronowe tlenowych drobin fosforu

Nie stwierdzono istnienia odmian tlenkéw fosforu, ktére mozna by wyprowadzi¢ przez
koordynacje tlenu wok6t rdzeni fosforu czarnego.

Pozostale tlenowe drobiny fosforu sa izostrukturalne z tlenowymi drobinami siarki.
W linii e, + e,, = 6 (rys. 3.21) znajduja siec monomeryczne drobiny obdarzone Jjednoujem-
nym fadunkiem i majace, podobnie jak monomeryczne drobiny siarki polozone w tej
linii, charakter rodnikéw. Monomery te maja zdolnos¢ do polimeryzacji — tworzg drobiny
tancuchowe lub pierscieniowe, co przedstawimy na przykiadzie anionu metafosforanowego :

o)

o1 ol 10l 10l L SPC T
| = M = # = O O
O=f— 0—h—0—p-0-p— - O&J To
= [
1ol ol 10 10l o7 07 ¢

Struktura metafosforanéw wykazuje podobna réznorodnosé jak struktura tréjtlenku
siarki. Metafosforyny wywodzace si¢ z kwasu metafosforawego HPO, sa mnie] zbadane.
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Zblizona do wegla elektroujemnosé¢ fosforu umozliwia tatwa stabilizacje protonow w obre-
bie wolnych elektronéw rdzenia fosforu. Stad mozna si¢ spodziewaé dwdch odmian tauto-
merycznych kwasu metafosforawego:

[O] 1O

P O HeH|P-O
Odmiana z protonami przy fosforze nie ma charakteru kwasu Arrheniusa. Jak zobaczymy
pbzniej, protony takie nie sa zdolne do oddysocjowania w roztworach wodnych.

Trzeci mozliwy w tej linii zwiazek, ktory bytby analogiem tlenku siarki SO, nie zostat
dotychczas otrzymany.

W linii e, + e, = 7 (rys. 3.21) drobiny maja juz struktury typowe w tym okresie i brak
jest odchylea wystepujacych wéréd drobin siarki. W drobinach o nieparzystych wartosciach
liczby e, rdzenie fosforu sa bezposrednio zwigzane z soba. W drobinach o parzystych
liczbach e, rdzenie fosforu sa potaczone poprzez mostki tlenowe. Wreszcie w linii e, + e, =
= 8 znajdziemy rzuty bezprotonowe tzw. ortokwaséw fosforu H,PO,, H,PO; i H;PO,.

Yadunki drobin zmieniaja sic o jednostke (w przeliczenin na jeden rdzen fosforu)
przy przejsciu od jednej do drugiej linii o e, +e,, = const. I tak fadunkt w linii e, +e, =5
sa zerowe, e, +e, = 6 jednoujemne, e, +e, = 7 dwuujemne (czteroujemne na dwa rdze-
nie fosforu) | wreszcie w linii e, +e,, = 8 53 tréjujemne.

Struktury przestrzenne tlenowych drobin fosforu zestawiono na rys. 3.22. Wywodzg sig
one ze struktury drobiny PO2~ — z czworosécianu foremnego. Przesuwajac sic w klasy-
fikacji w linii e,, = 0, znajdujemy ponizej drobiny PO~ drobine P,0%~ zbudowang z dwéch
potaczonych wspdllnym wierzchotkiem czworoscianéw. Uznajac za najprostszy polimer
rodnika PO3 tréjrdzeniowa drobine pierscieniowa P;O3~ stwierdzimy, ze nastepna struk-
tura w omawianej linii klasyfikacyjnej jest kombinacjg trzech czworodciandéw. Budowa
ostatniej drobiny w tym szeregu, tj. P,O,,, wynika z przestrzennej kombinacji czterech
czworosécianéw POJ~ powiazanych poprzez mostki tlenowe.

Struktury pozostatych tienowych drobin fosforu tatwo wyprowadzi¢ z opisanych czte-
rech struktur podstawowych z zachowaniem warunkéw e, + e, = const przez usunigcie
odpowicdaiej liczby podstawnikéw tlenkowych i wprowadzenie w ich micjsee par elekiro-
nowych:

N
s

W przedstawionych na rys. 3.22 strukturach uwzgledniono jedynie rdzerie atomowe, po-
minigto natomiast wolne elektrony walencyjne.

Nomenklatura tlenowych drobin fosforu niewiele rézni sie od nomenklatury tlenowych
drobin siarki.

Drobiny na majwyzszym stopniu utlenienia, ktérych ¢, = 0, to drobiny fosforowe.
A wicce tlenek fosforowy P,O,,, znany réwniez pod tradycyjna nazwa picciotlenfu fosforu,
ktéra zostata utworzona jeszeze wtedy, kiedy sadzono, Ze drobiny te sa monomeryczne 1 maja
wzér P,Os. Ostatnimi czasy wprowadza sie, zwlaszcza w literaturze obcej, nazewnictwo
Scislej zwiazane ze sktadem stechiometrycznym drobin, nazywajac P4O,, czterofosforo-
dziesigciotlenkiem lub 1oz — co chyba jest mniej zreczns — dziesigciot/nkiem czterofosforu.
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Rys. 3.22. Struktury przestrzenne tlenowych drobin fosforu

Dla odréznienia trzech anionéw fosforanowych stosuje sie w nazewnictwie drobin wy-
wodzacych si¢ z monomeru PO3 przedrostek meta- ze wskazaniem liczby monomerdéw
wystepujacych w drobinie. Wskazane na przykiad drobiny P;03~ i P,0%, nazywamy
odpowiednio anionami tréjmetafosforanowym i polimetafosforanowym. Analogiczna jest
nomenklatura odpowiednich kwaséw. Drobiny P,0%~, nazywane niegdy$ anionami piro-
fosforanowymi (jako Ze powstawaly w wyniku prazenia wodorofosforandw), nazywa sie
obecnie czedciej anionami dwufosforanowymi, sole — dwufosforanami, a kwas H,P,0, —
kwasem dwufosforowym. Wreszcie drobiny PO2~ nazywa si¢ anionami ortofosforanowymi,
ich sole — ortofosforanami i kwas H3PO, — kwasem ortofosforowym.

Jedyna drobina, ktéra wystepuje w linii e, = 1, to P,O0¢~ — anion podfosforanowy.
Sole, w skfad ktdrych wchodzi, to podfosforany, a wywodzacy sie z niej kwas H,P,04 na-
zywa si¢ podfosforowym.

Wigksza 10zmaito$¢ drobin w linii e, = 2 zmusza znéw do stosowania bardziej roz-
budowanego nazewnictwa, odpowiadajacego w petni nazewnictwu drobin fosforowych
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polozonych w linii e, = 0. Wszystkie te drobiny sa drobinami fosforawymi, a wigc tlenek
P,O¢ to tlenek fosforawy lub tréjtlenek fosforu czy wreszcie szesciotlenek czterofosforu.
Podobnie z anionami meta-, dwu- i ortofosforynowymi. Nie otrzymano dotychczas drobin
fosforu o e, = 3 i dlatego kwasem podfosforawym — tamiac w tym miejscu zasad¢ no-
menklaturowa — nazwano kwas H;PO,, analog kwasow ortofosforowego i ortofosfora-
wego; jego rzut bezprotonowy znajdziemy na rys. 3.21.

Rozpatrzmy z kolei wtasciwosci chemiczne beztlenowych i tlenowych drobin fosforu.
Mniejsza elektroujemnosé fosforu sprawia, iz jego drobiny beztlenowe z petnym otoczeniem
elektronowym maja mocniejsze wiasciwoscl redukujace niz omowione juz analogiczne
drobiny pierwiastkéw drugiego okresu rdzeniowego (chloru i siarki).

Ze wzgledu na swe potozenie w ukladzie klasyfikacyjnym, drobiny P3- nie moga mieé
ani cech utleniaczy, ani cech kwaséw. Nie moga bowiem zwigza¢ ani elektron6w, ani pod-
stawnikéw tlenkowych. Moga natomiast wykazywaé cechy elektronodawcow — reduk-
torow i protonobijorcéw — zasad.

Aniony fosforkowe maja znaczng zdolno$¢ do wigzania protondw i s3 mocnymi zasa-
dami Bronsteda. Pod dzialaniem wody np. hydrolizuja z utworzeniem fosforowodoru:
Na,P + 3H,0 = PH; + 3NaOH
Anion fosforkowy jest zatem mocniejszym protonobiorca niz aniony siarczkowe i chlorko-
we, ktore z woda tak nie reaguja. Chlorki jako sole mocnego kwasu nie ulegaja hydrolizie,
a siarczki ulegaja jej tylko w pewnym stopniu i to z utworzeniem gtéwnie anionéw wodoro-
siarczkowych HS™. W zwiazku z tym trudno otrzymaé aniony wodorofosforkowe typu
PH?- i PH3, gdyz juz tak staby protonodawca jak woda powoduje utworzenie obojetnych
drobin PH,. Fosforowodér PH;, zwany przez analogi¢ do amoniaku NH; fosforiakiem,
ma cechy zaréwno kwasu jak i zasady Bronsteda. W reakcji z mocnymi protonodawcami

reaguje z utworzeniem kationéw fosfonowych:
PH, + H* = PHZ
Gazowy PH, w reakcji np. z jodowodorem HJ tworzy jodek fosfonowy PH,J. Kationy
fosfonowe PH{ s z kolei do§¢ mocnymi protonodawcami, a sole fosfonowe sg tatwo roz-
kladane przez wode, w wyniku czego powstaje fosforiak:
PH,J + H.O = H,0* +J- + PH;

Na przykladzie protonowanv-~h drobin wywodzacych sig z P3- oméwimy szerzej za-
gadnienia strukturalne dotyczace drobin z protonami pierwiastkéw drugiego okresu rdze-
niowego.

W protonowanych drobinach pierwiastkéw pierwszego okresu rdzeniowego — fluoro-
wodorze, wodzie, amoniaku i metanie — rozmieszczenie orbitali elektronow walencyjnych
oraz orbitali elektronéw walencyjnych podstawionych protonami niewiele odbiegato od
tetraedrycznego. Nie odksztalcony uklad tetraedryczny wystgpowat zarowno w drobinach
bezprotonowych, jak tez w drobinach, w ktérych wszystkie orbitale byty podstawione pro-
tonami:

c% N® 0¥ F~ Né°
CHS NHT
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W drobinach o mniejszej symetrii: w amoniaku i w wodzie, wskutek réznic w oddzialy-
waniu migdzy parami elektronowymi podstawionymi protonami i swobodnymi, dochodzi
do odksztalcenia uktadu tetraedrycznego. Pary elektronowe podstawione protonami odpy-
chaja si¢ stabiej niz niepodstawione, w bilansie bowiem wolna para elektronowa ma ladunek
dwuujemny, podczas gdy podstawiona protonem ma tadunek jednoujemny. Gdy rdzen
centralny jest maty — jak to ma miejsce w okresie pierwszym -— sity odpychajace w sferze
walencyjnej, chociaz réznia si¢ znacznie, to prowadza do niewielkiego tylko znieksztatcenia.
Kat H—C—H w metanie wynosi 109°27", a wigc dokladnie tyle, ile wynosi kat miedzy
$rodkiem czworoscianu a dwoma jego wierzchotkami. Kat H—N—H w amoniaku jest
mniejszy (ok. 108°), a kat H—O—H w wodzie jest jeszcze mmiejszy (ok. 105%). © 73

Te niewielkie stosunkowo odksztatcenia w protonowanych drobinach pierwszego okresu
rdzeniowego poglgbiajg si¢ w analogicznych drobinach okresu nastgpnego wskutek wigk-
szego promienia rdzenia. Oddzialywania w sferze walencyjnej pierwiastkow drugiego okresu
sa mniejsze, co powoduje uwydatnienie si¢ roznic w oddziatywaniu migdzy elektronami
sparowanymi a zespotami para elektronowa-proton. Stad tez kat H—S—H"w siarkowo-
dorze wynosi tylko ok. 92° i podobnie w fosforowodorze PH; kat H—P—H ma wartos¢
blisko 94°. Krzemowodor SiH, jest juz zbudowany $cisle tetraedrycznie i kat H—Si—H
ma tu warto$¢ 109°27".

Fosforiak ma zatem budowe asymetryczna — ma ksztalt piramidy trygonalnej z rdze-
niem fosforu w wierzchotku i trzema niezbvt odleglymi od siebie protonami w podstawie;
mozna by wigc spodziewac sig,’iz bedzie on mial wyrazny moment dipolowy. Dipolowos¢
fosforiaku jest jednak niewielka, gdyz wiazanie fosfor-woddr jest stabo spolaryzowane.
Powoduje to staba rozpuszczalnosé fosforiaku w polarnych cieczach, takich jak np. woda.
Nalezy podkresli¢, iz mimo niewielkiego spolaryzowania wigzanie wodér-fosfor w fosforo-
wodorach jest stabsze niz wigzanie w odpowiadajacych im zwiazkach pierwiastkéw pier-
wszego okresu rdzeniowego z wodorem.

Fosforiak i fosforki sa mocnymi reduktorami, fatwo traca elektrony na korzys$¢ utlenia-
czy, przeksztalcajac sie w drobiny fosforu na wyzszych stopniach utlenienia, na ogét przy
jednoczesnym wiazaniu w miejsce straconych elektronéw odpowiedniej liczby podstawni-
kéw tlenkowych.

Dwufosforowodoér H,P,, analog hydrazyny H,N,, ktdrego rzut bezprotonowy jest
z kolei analogiem anionu dwusiarczkowego i wolnego chloru, ma mniejsza zdolno$¢ do
wigzania protondw i dotychczas, nawet pod dziataniem mocnych kwaséw, nie otrzymano
soli, w ktdérych wystepowatyby kationy HsP3. Nie udalo sig ustali¢ z calag pewnoscig
obecnosci w bardziej ztozonych fosforkach anionéw P53, a budowa takich polaczen, jak
np. K,Ps, nie zostala we wszystkich szczegdtach wyjasniona.

W kazdym razie drobiny P3~ wiaza protony mocniej i tatwo powstaje z nich dwufosforo-
woddr. Mimo potencjalnych cech utleniacza, drobina P§~ tylko pod dziataniem silniejszych
reduktorow moze ulec przeksztalceniu w PH;, a jej wlasciwosci redukujace przewazaja
znacznie nad znikomymi wiadciwo$ciami utleniajacymi. Wielokrotnie juz podkreslalismy,
ze przechodzac w ukiadzie okresowym od argonu poprzez chlor, siarke do fosforu a na-
stepnie krzemu, réwnolegle ze zmniejszaniem sie elektroujemnosci pierwiastkéw wzrastaja
wla$ciwoscei redukujace drobin, w ktérych elektrony walencyjne\ znajduja sie w otoczeniu
rdzenia centralnego, a maleja wlasciwosci utleniajace drobin o e,, = 0. Juz na tej podstawie

* latwo przewidzie¢, ze tlenowe drobiny fosforu o e, = 0 sa malo reaktywne w sensie pro-
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Rys. 3.23. Reakcje tlenowych drobin fosforu
cesow red-ox. Maja one co prawda potencjalne cechy akceptorow elektrondéw — utleniaczy,
jednak ujawniaja si¢ one dopiero w reakcjach z mocnymi reduktorami. Omawiajac cechy
chemiczne tych drobin zwrocimy uwagg przede wszystkim na ich whasciwoscl kwasowo-
-zasadowe.

Tlenek P,O,,, ze wzgledu na swe polozenic w uktadzie klasyfikacyjnym (rys. 3.23)
i zerowy bilans fadunku, w procesach kwasowo-zasadowych moze bra¢ udziat jedynie jako
kwas jonotropowy, wiazac podstawniki tlenkowe. Jest on mocnym kwasem jonotropowym
reagujacym nie tylko z anionami tlenkowymi pochodzacymi z tlenkdw:

P.Oo + 6Ca0 = 6Ca** + 4P0O3~
ale réwniez z woda:
6H,0 + P,O; = 4H,PO, )

Przy innych stosunkach stechiometrycznych reagentéw, przy mniejszym udziale podstaw-
nikéw tlenkowych czy wodorotlenkowych, tlenek P,O,, reaguje z utworzeniem meta-
lub dwufosforandéw czy tez kwaséw meta- lub dwufosforowych.
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Mocne wlasciwosci kwasowe w sensie jonotropowym tego tlenku podkresia fakt jeco
zdolnosci do wiagzania tzw. wody konstytucyjnej z innych kwasow:
P,Oy¢ + 4H,S0O,4 = 2H,P,0; + 450;

W reakcjach z woda procesowi kwasowo-zasadowemu ulegaja jedynie podstawniki
tlenkowe, podczas gdy liczba e, centralnego rdzenia fosforu pozostaje bez zmian. Proces
polega zatem na wyréwnaniu struktur:

O* + H,0 = 20H~

Jesli tlenek P,O,, wiaze mocniej podstawniki tlenkowe, to anion PO3~ winien by¢ sta-
bym donorem aniondéw tlenkowych. I tak tez jest rzeczywiscie. Aniony fosforanowe wy-
stepujace w solach, np. Ca,;(PO,),, sa stabymi anionodawcami, nieznaczne sa rowniez
ich wlasciwosci jako utleniaczy — akceptordéw elektronow, gdyz fosfor jest pierwiastkiem
stabiej elektroujemnym.

Aniony fosforanowe fatwiej natomiast reaguja jako zasady — akceptory protondw.
Dziatajac mocnymi kwasami na fosforany mozna otrzymac anion jednowodorofosfora-
nowy, anion dwuwodorofosforanowy 1 wreszcie kwas fosforowy. Nalezy oczywiscie dziataé
kwasem mocniejszym od powstajacego kwasu fosforowego:

. Ca;(P0O,), + H,S0, = 2CaHPO, + CaSO.
co zapiszemy krétko:

i

PO~ + H* = HPO:~
_ HPO?™ + H* = H,PO;
Trudniej juz bieguie reakcja:
H,PO; + H* = H;PO.
1m mnpiejszy bowiem tadunek anionu, tym stabiej zostaja zwigzane protony.
Stezony kwas ortofosforowy HzPO, ulega w niewielkim stopniu autodysocjacji:
2H,PO, = H,PO: + H,PO7

Aniony ortofosforanowe ulegaja zatem wielostopniowemu protonowaniu:

H
0] 0} ol 0 ol
0-p-0" 0=P O H HO pon'” H—Q—Il’—a_— H H-0P-o0—H"
0 [0 101 101 0]

!
H H

Kwas ortofosforowy rozpuszcza sie w wodzie dobrze, ulegajac trdjstopniowej dysocjacji.
Nalezy on do kwaséw sredniej mocy I réwnowaga pierwszego stopnia dysocjacji nie jest
catkowicie przesunigta na korzys$¢ zdysocjowanych drobin. Dalsza dysocjacja przebiega
w coraz mniejszym stopniu, na co wskazuja wartosci kolejnych stalych dysocjacji kwasu
ortofosforowego:

H3PO, + H,O & H;0* 4+ H,PO: K, =107
H.PO7r + H,0 = H;0* + HPO;i- K. = 107"
HPOZ~ + H.O = H;0" + PO3~ Ky =102

Kwas ortofosforowy jest wigc kwasem trdjzasadowym, ktory tatwo mozna przeksztalcic
w 3 rodzaje soli: obojetne fosforany, jednowodorofosforany 1 dwuwodorofosforany, np.:
Na,PO,, Na,HPO, 1 NaH,PO,. Stosunkowo najlepiej rozpuszczalne w wodzie, zgodnie
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z przewidywaniami, sa dwufosforany, stabiej rozpuszczalne sa jednowodorofosforany,
a najstabiej obojgtne ortofosforany, zwlaszcza wtedy, kiedy anion POZ- tworzy zwiazek
chemiczny z przeciwjonami o wyzszym tadunku dodatnim, np. z Ca2+.

Aniony wodorofosforanowe moga w reakcjach zachowywac si¢ zaréwno jak kwasy
Arrheniusa lub Bronsteda oraz jak zasady Bronsteda,

Pomigdzy anionami ortofosforanowymi a tlenkiem P,O , rozmieszczono w tablicy kla-
syfikacyjnej (rys. 3.23) jeszcze dwie drobiny, a mianowicie P,O%~ oraz (PO3),. Aniony

& eZOH 4
3
8 2

Rys. 3.24. Reakcje kwasowo-zasadowe anionu
dwufosforanowego

/H3P02

5 " HyP,0%
HPOY

P4 O(I)O

dwufosforanowe i metafosforanowe wywodzace si¢ z monomeru PO3, podobnie jak omo-
wione juz drobiny fosforu o e, = 0 na najwyzszym, +5 stopniu utlenienia, nie wykazuja
szczegdlnych wilasciwosci utleniajacych, sa natomiast do$¢ reaktywne w sensie kwasowo-
-zasadowym.
Aniony dwufosforanowe P,05~ moga reagowaé jako kwasy i jako zasady (rys. 3.24),
czego przykiadem sa nastgpujace przemiany:
P,0%~ + 0%~ — 2P0;~
P,0%~ — 2PO5 + O~
2P,037 = PsOy + 407"
P,O%" + 2H* — H,P,03%"
H,P,0%~ + 2H* - H,P,09
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Anion dwufosforanowy wykazuje wigc cechy zasady lub kwasu, w zalezno$ci od partnera,
z ktérym reaguje. Oto przykiady proceséw, w ktérych aniony dwufosforanowe, wchodzace
w skiad soli, reaguja w przedstawiony w réwnaniach elementarnych sposob:
Na,P,0; + Na,O — 2Na,;PO,
2NasP,0, + 4Si0; —» 4Na,Si0; + P,O,,
Na,P,0,; + H,S0, — Na,H,P,0; + Na,SO,

Dalsze protonowanie anionu dwuwodorodwufosforanowego prowadzi do otrzymania
kwasu dwufosforowego, ktéry jest réwniez kwasem $redniej mocy. Rozpatrujac budowe
tego zwigzku:

H

l(l)l 101
H—G—P—0~P—0—H

lg] |Cl)l

stwierdzimy, iz w wyniku symetrycznego rozioZenia protonéw w drobinje o podwdjnym
centrum koordynacji dysocjacja tego zwiazku w wodzie bedzie przebiegaé wlasciwie dwu-
stopniowo:
H.P,0; + 2H,0 = 2H;0* + H,P,03}"
H,P,0%~ + 2H,0 = 2H;0% + P,0%"

Tego rodzaju ujecie wynika z bardzo malej réznicy miedzy pierwsza a druga stata dyso-
cjacji, znacznie mniejszej warto$ci trzeciej statej dysocjacji i bardzo zblizonej do niej war-
toéci czwartej stalej dysocjacji kwasu dwufosforowego. Z kwasu tego wywodza si¢ wigc
dwa szeregi soli: obojetne dwufosforany, np. Ca,P,0O,, oraz dwuwodorodwufosforany,
np. CaH,P,0,. Jedno- i tréjwodorodwufosforany sa nie tylko trudniejsze do otrzy-
mania, ale i mato trwale, fatwo bowiem przeksztaicaja si¢ w drobiny o symetrycznym roz-
kladzie, protondw, skutkiem czego powstaja uklady bedace mieszaninami dwéch zwiaz-
kéw chemicznych, np.:

1?1 |$|>| 8- I(I?I |c“>1 - l(l)l }C”)I 4=
_ — — _ S _
QH_Q_p_Q_.ﬁ:g —— H—O—Tvg—P—Q—H + O0=P-0-P=0
I | i = n -
101 10l 10l IO le]l 101

Podobnie znaczng swobodg¢ reagowania jako kwas Jub zasada maja aniony metafosfora-
nowe nie znane w postaci monomerycznej, a jedynie w postaci pier§cieniowych lub tancu-
chowych polimeréw. Przyjmujac podobnie jak w przypadku tréjtlenku siarki za drobine
prosta trimer (PO3),;, wskaZzemy na pastgpujace typy procesdw kwasowo-zasadowych,
w ktorych bierze on udziat jako kwas:

i

P03~ + 30% = 3P0O;3~
Na;P30y + 3Na,O = 3Na,;P0,
albo tez jako zasada:
P503~ + 3H* = H,P,0,
Na;P30s + 3HNO; = H;P3;05 + 3NaNO;
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Reakcja ta przebiega dzieki termu, ze kwas azotowy jest znacznie mocniejszym kwasem
Arrheniusa od kwasu metafosforowego. Innego typu cechy zasadowe aniondw trojmeta-
fosforanowych ujawniaja sie w reakcji z krzemionkg:
4P,037 = 3P0,y + 602~
ADLPO, + 6510, = 3P0, + 6Na,Si0,

Tlenowe drobiny fosforu potozone poza liniami ¢, = 0 i e, = 0 odznaczajg sie reak-
tywnoscia nie tylko w sensie kwasowo-zasadowym, ale moga by¢ réwniez reagentani typu
red-ox. Posiadajac potencjalnie mozliwosci reagowania zaréwno jako reduktory jak i utle-
niacze, drobiny te odznaczaja sig wybitnymi wiasciwosciami redukujacymi, najczesciej
zwigzanymi ze sprzgzonymi wlasciwosciami kwasowymi. Wiele z nich bierze Zazwyczaj
udziat w reakeji jako donory elektrondw i akceptory podstawnikéw tlenkowych. Drobiny
te sa mocnymi reduktorami — mocniejszymi niz odpowiadajace im drobiny siarki. Z tablicy
klasyfikacyjnej (rys. 3.23) wynika, ze ich sprzezone dzialanie typu redac polega na naste-
pujacych przeksztalceniach:

P,O, + 40% = P,0,, - Se
HPOI™ + O*~ = HPOi~ + 2¢
H-.PO7 + 20% = H,PO; - 4¢

Z bardzo mocnymi reduktorami drobiny te moga reagowac jak utleniacze, przechodzac
w wolny fosfor lub w fosforki — pochodne P3~. Oczywiscie reduktor musi by¢ reagentem
sprzezonym typu redac. Pod dziataniem wegla drobiny P,O, przeksztalcajg sie w wolny
fosfor:

P.O¢ + 3C =P, + 3CO,

co odpowiada przeksztatceniu sie drobiny fosforu jako reagenta typu oxbas:

P.Os + 12¢ = P, + 602~
Takie wlasciwosci drobin fosforu o e, # 0 ujawniaja si¢ tylko w reakcjach z bardzo moc-
nymi reduktorami.

Przechodzac do omédwienia wilasciwosci kwasowo-zasadowych tlenowych drobin fo-
sforu lezacych wewnatrz tablicy klasyfikacyjnej (rys. 3.23) stwierdzimy, 2e w miare wzrostu
liczby e., (zmniejszania sie¢ stopnia utlenienia) wzrasta zdolnos¢ do wigzania protondw
przez podstawniki tlenkowe (im mniejszy stopien utlenienia pierwiastica centralnego, tym
slabiej spolaryzowane jest wiazanie miedzy tlenem a wodorem w podstawniku OH~, a wiec
tym mocniej zwiazane sa protony). Réwnoczesnie wraz ze zwigkszaniem sie liczby e,
(zmniejszaniem si¢ stopnia utlenienia) maleje zdolnosé do wigzania apiondw tlenkowych.

Poréwnujac w zwiazku z tym wilasciwosci zasadowe, przejawiajace sie w zdolnosc
anionéw dwufosforanowych P,0%- | podfosforanowych P,O¢~ do wiazania protondw,
stwierdzimy, Ze aniony podfosforanowe sa nieco mocniejszymi akceptorami protondw niz
aniony dwufosforanowe, w wyniku czego kwas H,P,O4 jest kwasem nieco stabszym od
kwasu H,P,0, (oczywiscie w sensie Arrheniusa). Podobnie jak w kwasie dwufosforowym
tak 1 w podfosforowym wartosei dwéch pierwszych statych dysocjacji sa do siebie bardzo
zblizone 1 znacznie wicksze od prawie rownych dwoch nastgpnych statych dysocjacji. Stad
tez 1 w przypadku podfosforanéw drobinami trwatymi sa jedynie drobiny P,0%~ oraz
H,P,03~ obok drobin kwasu H,P,O,.

Mozna w ten sposéb z kolei przewidzie¢, ze tlenek P,O,, jest mocniejsza zasada jono-
tropowa 1 mocniej wiaze aniony tlenkowe niz nizszy tlenek P,0q.
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Bardzo znaczne rdznice wlasciwosci zasadowych drobin tlenowych fosforu pojawiaja sie
wtedy, kiedy protony moga by¢ wiazane przez pary elektronowe fosforu albo przez pary
elektronowe tlenu. Porownajmy pod tym wzgledem wlasdciwosci anionu jednowodorofosfo-
ranowego 1 jednowodorofosforynowego. Jak wynika z ich budowy, protony zajmuja w nich
lakosciowo rozne pozycje. Proton zwigzany przy fosforze w anionie fosforynowym nie
jest zdolny 4o udziatu w reakcjach chemicznych jako kwas i to nie tylko jako kwas Arrhe-
niusa, ale rownicz jako kwas Bronsteda. Anion wodorofosforynowy moze wiec reagowaé
jedynie jaro akceptor protondw. Protony sg znacznie stabiej zwigzane przez podstawniki
tlenkowe zwiaszcza wtedy, gdy centrum koordynacji znajduje si¢ na wysokim stopniu
utlenienia. Warto zapamigtaé, 2¢ anion fosforynowy PO3~ jest jedna z najmocniejszych
zasad Bronsteda. Na podstawie pyzeprowadzonego rozumowania tatwo juz przewidzie¢
wlasciwoéci kwasowo-zasadowe drobin P,O%~ 1 (PO3),. I w tych drobinach wystepujg
przy rdzeniu fosforu wolne pary elektronowe, zdolne do wiazania protondw.

Przedstawiwszy w sposob ogdlny wiasciwosci chemiczne tlenowych drobin fosforu,
tj. ich zachowanie si¢ w procesach chemicznych w charakterze reagentéw w stosunku do
innych drobin, przejdziemy obecnie do omdwienia metod otrzymywania tlenowych i bez-
tlenowych drobin fosforu. I w tym przypadku postuzymy si¢ tablica klasyfikacyjna, pozwa-
lajgca na okreélenie typu reagenta, ktdry nalezy zastosowaé w celu pozadanego przeksztat-
cenia struktury, czy tez procesdw typu synproporcjonacji lub dysproporcjonacii, odby-
wajgcych si¢c bez udzialu reagentow i prowadzacych réwniez do otrzymania pozadanych
produktow reakeji.

Rozwazania nasze rozpoczniemy od omodwienia reakcji dysproporcjonacji i synpro-
porcjonacji oraz analogicznych procesow kwasowo-zasadowych, ktérym mogg ulegaé tle-
nowe drobiny fosforu.

Zwrocmy tu uwagg przede wszystkim na typowe reakcje dysproporcjonacji i synpro-
porcjonacji, z ktorymi zapoznah$my sie juZ podczas omawiania wha$ciwosci chemicznych
tlenowych drobin pierwiastkdw nalezacych do tego samego okresu, tj. chloru i siarki.

Tlenowe drobiny chloru i siarki, lezace w linii e, + ¢, = 8, opisane réznymi od zera
1 od & liczbami e, ulegaja dysproporcjonacji z utworzeniem drobin o e, = 8 i e, = 0,
poloZzonych na tej samej linit e, + e, = const. Dysproporcjonacji tej ulegaja tatwo drobiny
chloru:

4ClO57 = 3CIO; + CI-
drobiny siarki nieco trudniej, ale réwniez z dobra wydajnosciy:
4803~ = 3505~ + $*~
ulegajq jej zapewne 1 tlenowe drobiny fosforu:
4PO3™ = 3P0~ + P~

Sprawe komplikuje tu jednak fakt wystapienia istotnych trudnosci w otrzymaniu bezpro-
tonowych anionow fosforynowych, a jednowodorofosforyny ulegajg bardziej ziozonemu
przeksztatceniu, juz chociazby ze wzgledu na nietrwalo$¢ i duza zdolno$é do akceptac)i
protondw anionéw jednowodorofosforkowych PH?~, ktdre powinny powstawa¢ w pierw-
szym stadium reakcii. Procesy te przebiegajg w fazie stale] w odpowiednio podwyzszonej
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temperaturze. Mozna si¢ tu zatem spodziewa¢ réwniez odtaczania wody, w wyniku czego
otrzymywano by w produktach reakcji nie wodorofosforan, a dwufosforan:

2HPO:~ = H,0 + P,03%"

Nalezy spodziewa¢ si¢ réwniez reakcji odwrotnej, w ktdrej z fosforkéw i fosforanéw
dochodzitoby si¢ do fosforynu. Proces taki mozna by proponowaé jako metode¢ syntezy
bezprotonowych fosforynéw:

3P0}~ + P~ = 4PO3~

Szanse przebiegu tego rodzaju procesu sa jednak niewielkie, gdyz od symetrycznych drobin
PO;~ i P3~, o0 jednorodnym otoczeniu rdzeni fosforu, dochodzi sie w tej reakcji do niesy-
metrycznej drobiny PO3~, o mieszanym otoczeniu rdzenia centralnego, skladajacym sie
z trzech podstawnikéw tlenkowych i jednej pary elektronowej. Drobina taka powinna byé

6 \ P,0¢ P03~

0
B |

L L = b e -
0 1 2 3 4 5 6

Rys. 3.25. Typowe dys- [ synproporcjonacie tienowych drohin fosforu
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mniej trwata niz drobiny stanowigce ukiad substratow. Reakcja ta nie byta jednak badana
bardziej szczegdlowo i zagadnienie otrzymywania tg droga anionéw PO3~ jest otwarte.

W podobnych procesach biorg udziat drobiny o zerowym bilansie fadunku polozone
w linii e, + e, = 5. Aczkolwiek nie stwierdzono, ze tlenek P,O; ulega dysproporcjonacji,
w wyniku ktorej obok wolnego fosforu P, powstaje tlenek P,O,, i szanse na tego rodzaju
rozkiad nie sg zbyt duze ze wzgledu na znacznag reaktywno$é wolnego fosforu, to proces
odwrotny udaje si¢ prowadzi¢ w odpowiednich warunkach (rys. 3.25). Przedstawia [2(6)
rownanie:

3P.0y0 + 2Ps = 5P,Og

Przy tej okazji warto wspomnie¢ o pseudosynproporcjonacji tlenkéw P,0,, i P,O4 prowa-
dzgcej do heterodrobinowego zwiazku chemicznego o skladzie stechiometrycznym 7,0,
ktory jest zbudowany z réwnomolowych ilosci P,O,, i P,Os.

Dysproporcjonacji ulegaja réwniez tlenowe drobiny fosforu o nieparzystych wartoéciach
liczby e,,, np. aniony pedfosforanowe P,O%~, ktére w srodowisku donordw anionéw tlen-
kowych przeksztalcaja sic w aniony fosforynowe i fosforanowe. Z oméwionych uprzednio
wzgledow tatwiej dysproporcjonujq dwuwodoropodfosforany H,P,02™:

H_?,02" + 0%~ = HPOZ~ + HPO3}~

W odréznieniu od analogicznych przeksztalcen drobin chloru i siarki, dysproporcjo-
nacja pochodnych kwasu podfosforowego jest znacznie trudniejsza do przeprowadzenia.
Nie znaleziono dotychczas warunkdéw, w ktorych bezprotonowe dwupodfosforany ulegatyby
takiemu przeksztalceniu, a opisany rozklad jest zakidcony towarzyszacym mu wydziela-
niem si¢ wody, co prowadzi w rezultacie do otrzymania innych zwiazkéw fosforu.

Analogiczne do dys- i synproporcjonacji procesy kwasowo-zasadowe rozpatrzymy na
przykiadzie tlenowych drobin fosforu o e, = 0 (rys. 3.26). Nie stwierdzono tu proceséw

Resy

N
Rys. 3.26.,,Dys- i synproporcjonacje” kwasowo- |
-zasadowe drobin fosforu o e, = 0
(PO
\\ '

odpowiadajacych dysproporcjonacji, polegajacych np. na rozszczepieniu struktury P,O%-
na PO;™ 1 P,O,,. Reakcje odwrotne natomiast zostaty w znacznej mierze zbadane. Ze
wzgledu na wigksza liczbe tlenowych drobin fosforu o e, = 0, w zaleznoéci od stosunkéw

w
~
[e2]
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stechiometrycznych i od uzytych substratow, mozna przewidywaé nastepujace procesy
migdzy réznymi drobinami fosforu, prowadzace do wyréwnania struktury:
PO3~ + PO3 = P,0%"
2P,0% + P,0,, = 8PO3

W reakcjach tych nie uwzglednilismy spolimeryzowania anionéw metafosforanowych PO3,
by nie komplikowa¢ wspolczynnikdw stechiometrycznych oraz by pomina¢ interesujace
skadinad rozwazania zwigzane ze struktura metafosforanéw stosowanych jako substraty
czy tez otrzymywanych w wyniku reakcji. Sytuacja komplikuje sie nieco wtedy, gdy sub-
straty reakcji sg klasyfikacyjnie przedzielone dwiema réznymi drobinami, jak to ma miejsce
w przypadku reakcji migdzy tlenkiem P,O,, a anionem ortofosforanowym PO2-. O cha-
rakterze otrzymanych produktéw decyduja tu obok warunkéw prowadzenia procesu réw-
niez stosunki stechiometryczne. W wyniku reakcji mozna otrzymac zaréwno dwufosforany
jak i metafosforany, a w granicznych przypadkach tylko dwufosforany albo tylko metafosfo-
rany:

P.O.o + 8PO3~ = 6P,0%" R

P.O,o + 2PO2~ = 6PO3

Procesy dys- i synproporcjonacji jak i odpowiadajace im reakcje kwasowo-zasadowe
sa jednak rzadziej wykorzystywane do syntezy tlenowych drobin fosforu.

Aby wskaza¢ na gléwne problemy zwigzane z otrzymywaniem tlenowych pochodnych
fosforu, nalezy zastanowié¢ sie przede wszystkim nad wystepowaniem tego pierwiastka
w przyrodzie. W miarg przesuwania si¢ w ukladzie okresowym od argonu poprzez chlor,
siarke do fosforu, wskutek zmian elektroujemnosci zmienia si¢ i trwato$¢ polaczen na réz-
nych stopniach utlenienia. Argon wystgpuje w przyrodzie jedynie w postaci drobin Ar°,
podobnie jak 1 silnie elektroujemny chlor, ktéry na powierzchni skorupy ziemskiej istnieje
jedynie w petnym otoczeniu elektronowym w drobinie Ci~. Mniej elektroujemna siarka —
jak stwierdzilismy — wystepuje w przyrodzie zaréwno w postaci aniondw siarczkowych
§2~ jak i w pelnym otoczeniu koordynacyjnym w postaci anionéw SO~ oraz w postaci
siarki wolnej. Fosfor jako mniej elektroujemny niz siarka wystepuje w przyrodzie w postaci
aniondéw POz~ 1ich pochodnych. Aniony fosforanowe sg dos¢ trwate, podstawowym zatem
zagadnieniem z punktu widzenia syntezy innych zwiazkéw fosforowych jest naruszenie
trwatosci struktury tych anionéw 1 przeprowadzenie ich w drobiny o wiekszej reaktywnoscli,
a w szczegolnosci w wolny fosfor P. Mozna tego dokona¢ przez stosowanie odpowied-
nich reagentéw.

Rozpatrujac fragment tablicy klasyfikacyjnej tlenowych drobin fosforu (rys.3.27)
tatwo wykaza¢ istnienie dwdch drég prowadzacych od aniondéw fosforanowych do wolnego
fostoru. Jedna z nich prowadzi poprzez ortofosforyny do tlenku P,Og, a nastepnie do po-
zadanego produktu reakcji — wolnego fosforu, druga natomiast prowadzi do tlenku P,O ,
ktéry nastgpnie pod dzialaniem reagenta o sprzezonych cechach redac moze by¢ przeksztat-
cony w P,.

Kwasem jonotropowym, ktéry w wysokiej temperaturze mogtby wigzaé¢ podstawniki
tlenkowe i przeksztatcaé¢ aniony tienowych kwasow fosforu w odpowiedni tlenek, jest krze-
mionka SiO,. Krzemionke najcze$ciej stosuje sie do przeprowadzania takich reakcji na
skale przemysiowa ze wzgledu na jej niska cene. Dogodnym reduktorem sprzgzonym redac
Jjest wegiel przeksztalcajacy sie w reakcji w CO,.
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Wedtug pierwszej z wymienionych drég nalezy najpierw zrealizowagé przejscie od fosfo-
ranu do fosforynu dziatajac reduktorem typu redac. Trudno§é polega tu na znalezieniu ta-
kiego reduktora, ktéry by nie dzialat zbyt silnie i nie spowodowat przejécia fosforanu

8l POZ”

(&)

0
P4O10

N

0 1 2 3 4 5 6 7 8 e,

Rys. 3.27. Otrzymywanie wolnego fosforu

w fosforek. Z tego wzgledu korzystne jest prowadzenie procesu od razu w obecnosci kwasu
jonotropowego powodujacego przejécie z linii e, + e, = 8 nalinigo e, + e, = 5, w ktdrej
lezy pozadany produkt P,. Kwasem takim jest krzemionka. Podczas stapiania fosforanéw

jednoczesnie z krzemionka i weglem przebiega proces sktadajacy si¢ z nastepujacych etapow:

1)  4POi~ + 2C - 4PO3~ + 2CO,
2) 4PO3~ + 6Si0; — P,Os + 6Si03-
3) P.Os + 3C - P, + 3CO
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Omoéwmy te reakcje bardziej szczegétowo:
1) redukcja sprzezona fosforanu do fosforynu:

substrat gtéowny:  4PO3~ + 8e - 4PO3~ + 40?%-
reagent: 2C + 40%~ - 2CO, + 8¢

4PO3~ + 2C - 4P0O3~ + 2CO,
2) deanionizacja fosforynu do tlenku:

substrat glowny: 4PO3™ — P4Os + 607~
reagent: 6Si0, + 602~ — 65i03-

4PO3- + 6Si0; — PsO6 + 6Si03-

3) redukcja sprzezona tlenku do fosforu wolnego:

substrat gtowny: P.Qg + 12¢ —» P, + 602~
reagent: 3C + 6027 - 3CO; + 12¢

P405 + 3C - P4 + 3C02

Sumujac podane reakcje jednostkowe dochodzimy do ogdlnego réwnania procesu:
4PO3}™ + 5C + 6Si0; - P, + 5CO; + 6Si0%-

Druga droga, prowadzaca przez tlenek P,O,, jest trudniejsza do realizacji, gdyz aniony
fosforanowe wiagza podstawniki tlenkowe do$¢ silnie. Nie mozna jednak wykluczy¢ mozli-
wosci czesciowego reagowania fosforanu z krzemionka i zachodzenia podczas stapiania
fosforanéw z weglem i krzemionka nastgpujgcych proceséw:

substrat gtéwny: 4P03~ — PO, + 602~

reagent: 6Si0, + 60%~ — 6Si03~

4PO3- + 6Si0; — P00 + 6Si03"
substrat gléwny: P40, + 20e - P, + 100%~
reagent: 5C + 1002~ - 5CO, + 20e

PO, + 5C > P, + 5CO,

Ten dwuetapowy proces prowadzi wedtug identycznego réwnania stechiometrycznego
do otrzymywania wolnego fosforu z ortofosforanu.

Wolny fosfor, zwlaszcza fosfor bialy, jest bardzo reaktywny, dzigki czemu stanowi on
czesto stosowany substrat do otrzymywania innych zwiazkéw fosforu. Reaguje on energicz-
nie z litowcami i berylowcami tworzac fosforki, z ktérych mozna otrzymywaé z kolei
fosforowod6r oraz inne zwiazki fosforu na ujemnych stopniach utlenienia. Przejscie polega
oczywiscie na redukcji fosforu metalem:

P, + 6Ca = 2Ca;P,

Duza zdolno$é do wiazania protonéw powoduje, Ze juz pod dziataniem wody fosforki

przeksztalcaja sie w fosforowodor (rys. 3.28):
Ca3P2 + 6H20 = 2PH3 + 3Ca(OH)2

Drobiny PJ sa opisane nieparzysta liczba e,,. Nalezaloby si¢ wigc spodziewa¢, iz beda
one tatwo dysproporcjonowaé. Drobina czterordzeniowa jednak dysproporcjonuje inaczej
niz dwurdzeniowa. Przypomnijmy, Ze opisana réwniez nieparzysta liczba e,, drobina CI
w obecno$ci donoréw tlenkowych przeksztalca si¢ nastgpujaco:

9Cl; + 0%~ = §CI~ + 3ClO~
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Analogiczna przemiana drobiny P,, przy uwzglednieniu mniejszej trwato$ci aniondw fosfor-
kowych, przebiegnie dopiero w ten sposéb, Ze przejiciu Jednego rdzenia fosforu w stan P3~
bedzie odpowiadato przejscie trzech rdzeni fosforu w stan P+, Jak wynika z rys. 3.28, w obec-
nosSci aniondéw tlenkowych na skutek dysproporcjonacji P, powinniémy otrzyma¢ jeden

1

&

N

PO3~

2| H,PO7

Rys. 3.28. Otrzymywanie fosforiaku

anion fosforkowy i trzy bezprotonowe aniony podfosforynowe PO2-, Prowadzac jednak
proces w §rodowisku wodnym przy udziale wodorotlenky sodowego jako zasady, uzysku-
Jemy w rezultacie dwuwodoropodfosforyn oraz fosforiak :

P, + 3NaOH + 3H,0 = 3NaH,PO, + PH,

Aczkolwiek proces ten jest niewatpliwie gléwnym procesem dysproporcjonacji P,, to réw-
nolegle ze znacznie jednak mniejsza wydajnoscig przebiega dysproporcjonacja drobin P,,
dajaca w wyniku dwufosforowodér P,H, oraz inne fosforowodory, w ktérych fosfor wy-
stgpuje na — 2 stopniu utlenienia.

Rozpatrujac w dalszym ciagu wolny fosfor jako podstawowy substrat do ofrzymania
innych pofgczen tego pierwiastka, oméwimy krétko synteze tlenkow fosforu P,O,, i P,Oy.
Odpowiedni fragment klasyfikacji przedstawiono na rys. 3.29. Bialy fosfor pali si¢ nie
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tylkow czystym tlenie, ale réwniez w powietrzu — produktem spalania w nadmiarze tlenu
jest tlenek P,O,:

P4 + 502 = P4010
Nizszy tlenek fosforu P,Og otrzymuje si¢ w procesie synproporcjonacji fosforu P, i tlenku
P,O,,; powstaje on réwniez przy niepetnym spaleniu fosforu przy ograniczonym dostepie
tlenu.

5 0
oF4 O

3
2P402

Rys. 3.29. Otrzymywanie tlenkdéw fosforu

e .

Przez uwadnianie tlenku P,O,, dochodzi si¢ do kwaséw: metafosforowego, dwufosforo-
wego 1 wreszcie ortofosforowego:

' P,0,, + 2H,0 = 4HPO,
P.0,, + 4H,0 = 2H,P,0,
P,Op + 6H,0 = 4H,PO,

Oczywiscie kwas ortofosforowy jako kwas niezbyt mocny moze byé otrzymany i z reguly
jest otrzymywany z fosforanéw wystepujacych w przyrodzie przez dzialanie mocniejszym
od niego kwasem siarkowym:

Ca3(PO,), + H,SO, = 2H;PO, + 3CaS0,
Poniewaz siarczan i fosforan wapniowy naleza do zwiazkéw trudno rozpuszczalnych, wiec
dzialajac kwasem siarkowym na zawiesing fosforanu wapniowego otrzymuije si¢ w roztworze
Jedynie kwas fosforowy. Ograniczajac ilo§¢ kwasu siarkowego mozna oczywiscie otrzymaé
jednowodorofosforany i dwuwodorofosforany:
Ca;(PO,4), + H,SO, = 2CaHPO, + CaSO,
Ca3(POy4), + 2H,S0, = Ca(H,PO.), + 2CaS0,

Kwas ortofosforowy mozna jednak uzyskaé réwniez i bezposrednio z wolnego fosforu
P, dziatajac utleniaczem, ktéry jednoczesnie bedzie donorem podstawnikéw tlenkowych.
Jako reagent mozZna zastosowa¢ np. kwas azotowy dziatajacy tu w sposéb do§é ztozony
(rys. 3.30):

P, + 12HNO; = 4H,;PO, + 8§NO, + 4NO
Wreszcie wolny fosfor laczy sie¢ bezpo$rednio z pierwiastkami niemetalicznymi, a przede
wszystkim z fluorowcami:

P, + 6Cl, = 4PCl;
P, + 10Cl, = 4PCl;

Podobnie, chociaz bez poréwnania energiczniej reaguje fosfor z fluorem, a z kolei mniej
energicznie z bromem. Fluorowe zwigzki fosforu zestawiono na rys. 3.31.
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Rys. 3.30. Otrzymywanie
kwasu ortofosforowego
z wolnego fosforu

H;PO,

0 1

2

Rys. 3.31. Fluorowe drobiny fosforu



Fosfor taczy si¢ rowniez bezpo$rednio z siarka, w wyniku czego powstaje siarczek
o strukturze analogicznej do odpowiadajacego mu tlenku:

4P, + 5Ss = 4PsS1o

Zaréwno chlorek jak i siarczek fosforu pod wplywem wody ulegaja rozktadowi przeksztat-
cajac sig¢ w chlorowodér czy siarkowodér i odpowiedni tlenowy zwigzek fosforu. Reakcje
hydrolizy tych zwigzkow wykorzystuje sig czgsto do otrzymania tlenowych potaczen fosforu,
w szczegolnosci bardzo fatwy do otrzymania z wolnego fosforu tréjchlorek mozna z duza
wydajnoécig przeksztaici¢ w kwas ortofosforawy:

PCls + 3H,O0 = H,POs + 3HCI

Reakcja ta przebiega bez zmiany liczb e, i e, fosforu i z punktu widzenia pierwiastka cen-
tralnego nie jest procesem ani kwasowo-zasadowym, ani utleniania-redukcji. Zmiana pod-
stawnikéw zachodzi w wyniku procesu kwasowo-zasadowego przebiegajacego pomiedzy
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Rys. 3.32. Azotowe drobiny fosforu
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podstawnikami chlorkowymi a woda, skutkiem czego po przylaczeniu protonu przez chlor
podstawnik traci swéj fadunek i ustepuje miejsca jednoujemnym anionom OH~. Reakcja
ta, ze wzgledu na dobra wydajnosé, jest powszechnie stosowana do otrzymywania kwasu
fosforawego, ktérego uzyskanie z drobin tlenowych jest klopotliwe. Aniony fosforanowe
i kwas fosforowy sa bowiem trwale i w celu ich zredukowania nalezaloby stosowaé bardzo
mocne reduktory, ktére mogtyby doprowadzi¢ do otrzymania zwiazkdw fosforu na nizszych
stopniach utlenienia, granicznie — fosforkéw lub fosforowodoru (rys. 3.23). Podobna sy-
tuacja wystepuje przy utlenianiu fosforkéw czy fosforowodoru, przy czym trudnoéé polega
na doborze takiego utleniacza, ktéry nie przeksztalcitby tego substratu od razu w fosforany.
Trzecia wreszcie metoda otrzymywania kwasu ortofosforawego, jak wynika z rys. 3.23,
moglaby polega¢ na dzialaniu woda na P,Oy, ktéry — jak podano — nie jest zbyt tatwy
do otrzymania.

Obok drobin tlenowych, fluorowcowych i siarkowych fosfor tworzy jeszcze drobiny
azotowe. Przykladem takiego polaczenia moze by¢ fosfam, zwigzek o skladzie HPN,.
Otrzymuje si¢ go podczas dzialania na pieciochlorek fosforu amoniakiem:

PCls + 7NH; = HPN, + SNH,CI

Jako ligandy w tym zwiazku wystepuja dwa aniony azotkowe N3~ . Silnie zwigzany z fosfo-
rem proton powoduje, iz zwigzek ten nie ma wlasciwoéci kwasowych. Azotowe potaczenia
fosforu zestawiono na rys. 3.32 w postaci ich rzutow bezprotonowych.

Otrzymano réwnieZ szereg polaczen fosforu o roznopierwiastkowych podstawnikach.
Nalezy tu przede wszystkim wymieni¢ tlenochlorki i tlenobromki Sosforu, otrzymywane
w reakcji zwiazku fluorowca z fosforem i tlenku fosforu:

6PBrs + P,O,o = 10POBr,

3.5. Krzem i jego zwigzki

Pierwiastkiem drugiego okresu rdzeniowego, poprzedzajacym fosfor, jest krzem. Rdze-
nie krzemu sa obdarzone czterododatnim ladunkiem i odznaczaja si¢ jeszcze mniejsza
elektroujemnosécia niz pigciododatnie rdzenie fosforu. W zwigzku z tym krzem w stanie

Rys. 3.33. Budowa wolnego krzemu

wolnym, krystalizujacy w sieci identyczne;j z siecig diamentu (rys. 3.33), wykazuje juz cechy
pdiprzewodnika dzigki temu, ze po dostarczeniu odpowiedniej energii elektrony walen-
cyjne traca wigz z konkretnymi rdzeniami i tworzg tzw. gaz elektronowy.
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W warunkach silnie redukujacych krzem moze zwiaza¢ jeszcze wigksza liczbg elektronéw
i przejs¢ w stan o$mio- lub siedmioelektronowy, istniejacy w drobinach Si*~ i Si§~. Wyste-
puja one albo w tzw. krzemkach wraz z dodatnimi przeciwjonami pierwiastkéw nie majacych
zdolno$ci do wiazania elektrondéw, np. w krzemku magnezowym Mg,Si, albo w stanie
sprotonowanym jako SiH, czy Si,Hs.

Krzem nie tworzy prostych krzemowodoréw analogicznych do etylenu i acetylenu, gdyz
struktury, w ktérych miedzy rdzeniami krzemu wystgpuja wigzania wielokrotne, sa nie-
trwale. Znane sa jednak krzemowodory o skiadzie (SiH,),, ktére prawdopodobnie maja
budowe pierscieniowa:

Sill,
O\
H,Si—SiH,
oraz krzemowoddr o nie wyjasnionej blizej strukturze (SiH),. Stwierdza si¢ natomiast
(znacznie mniejsza co prawda niz w przypadku weglowodoréw) zdolno$¢ do tworzenia
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Rys. 3.34. Budowa elektronowa tlenowych drobin krzemu
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Rys. 3.35. Budowa przestrzenna tlenowych drobin krzemu

zwiazkéw fadcuchowych, w ktérych liczba rdzeni krzemu nie przekracza 10. Potaczenia te
sa w sensie strukturalnym analogami weglowodoréw nasyconych.

Krzemki i krzemowodory, jak mozna przewidywaé, nie naleza do zwiazkéw trwatych —
znacznie trwalszymi sa drobiny krzemu powstajace z wolnego krzemu w warunkach utle-
niajacych. Szczegblna trwatoécia odznaczaja si¢ potaczenia, w ktdrych w otoczeniu cen-
tralnego rdzenia krzemu nie wystepuja elektrony walencyjne e,.

Podstawowa ze strukturalnego punktu widzenia drobing o e, = 0 jest anion ortokrze-
mianowy SiO%™ (rys. 3.34 i 3.35). Ma on typowa dla tego okresu budowe. Rdzenie tlenu
rozmieszczone s3 wzgledem centralnego rdzenia krzemu w pozycjach wyznaczonych wierz-
chotkami czworoscianu opisanego na rdzeniu centralnym i sa polaczone z nim wigzaniami
podwdjnymi typu o, nd:
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Dotaczenie protonéw zmienia oczywicie ukiad wigzan i liczbg e,, przy zachowaniu struk-
tury geometrycznej:
H
I?I
H@—?—@H
10!
H

Anion ortokrzemianowy SiO%~ moze wystgpowaé w uktadach makroskopowych wraz
z przeciwjonami, tworzac ortokrzemiany, np. ortokrzemian magnezowy Mg,SiO,, lub
tez w stanie sprotonowanym jako kwas ortokrzemowy H,SiO, .

Z tej podstawowej struktury wywodza si¢ drobiny opisane niZszymi warto$ciami e,,
potozone w szeregu o e, = 0. Pierwsza z nich — anion dwukrzemianowy Si, 05~ — ma
réwniez typowa dla drobin tego okresu strukturg, powstata w wyniku pofgczenia poprzez
mostek tlenowy dwéch czworoéciandw SiOz ™ :

?I l?
0=8i—0—Si=0
I i
(o] 10l

Drobiny tlenowe polozone w linii e, + e, = 6 maja w okresie drugim roznorodne
struktury, wynikajace z nietrwato§ci wiazaf wielokrotnych o, mp, wyste¢pujacych migdzy
centrum koordynacji a podstawnikami tlenkowymi. Powoduje to, jak stwierdziliSmy na
przykladzie tréjtlenku siarki i anionéw metafosforanowych, powstawanie bardziej ztozo-
nych drobin pierscieniowych lub taficuchowych. Réwniez w zakresie tych struktur drobiny
krzemu nie odbiegajg od drobin tlenowych oméwionych pierwiastkéw drugiego okresu
rdzeniowego:
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Za najprostsza drobing sposréd wymienionych uznamy anion tréjmetakrzemianowy Si,05-.

Krzem odznacza si¢ bardzo duzg zdolnoscig do tworzenia najréznorodniejszych drobin
zlozonych, w ktérych poszczegdlne rdzenie krzemu sg z soba powiazane zawsze poprzez
pojedynczy mostek tlenowy. Pozostawiajac bardziej szczegétowe omdwienie tych drobin
do dalszego paragrafu stwierdzimy tu jedynie, iz drobiny te powstaja w wyniku konden-
sacji kwasu ortokrzemowego. Pierwszym etapem kondensacji sa fancuchowe metakrze-
miany, a ostatnim — dwutlenek krzemu (SiO,),. Zatem migedzy metakrzemianami obsa-
dzajacymi pole e, = 0, e, = 6 a réznymi odmianami dwutlenku krzemu (SiO,),, ktory
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zamiesciliSmy w polu e, = 0, e, = 4, w miejsce analogu tlenku fosforu P,O,, o stosunkowo
prostej strukturze pojawia si¢ wielka liczba bardziej ztozonych zwiazkéw, ktérych nie mozna
uja¢ w klasyfikacji. Niewatpliwie wymaga wyjasnienia fakt niestwierdzenia w przypadku
krzemu anionu o budowie P,O,,, ktéry miatby wzér Si,0%;. Na tym tle powstaje roéwniez
pytanie, czy struktura tlenku P,O,,, jest rzeczywiscie jedyna jego odmiang i czy fosfor tworzy
inne, bardziej ztozone drobiny tlenowe.

Réznorodno$é strukturalna zwigzkéw krzemu pojawia sie nie tylko w linii e, +e, =6,
ale réwniez w liniach e, + e, = 5 i e, + e, = 4. Struktury, ktdre moga wystgpowad
wpoluoe, = 0ie, = 4, mimo swej zlozonosci nie wzbudzaja watpliwosci klasyfikacyjnych
odnosnie umieszczenia ich wlasnie w tym polu. Sposréd wielu odmian strukturalnych SiO,
wskazemy jedynie na kware, trydymit i krystobalit w ich odmianach wysokotemperaturo-
wych (rys. 3.36).

krystobalit kwarc trydymit

Rys. 3.36. Budowa kryétobalitu, kwarcu i trydymitu

Proste tlenowe drobiny krzemu na nizszych stopniach utlenienia, poza tlenkiem SiO
i protonowanymi drobinami H,SiO,, nie zostaly dotychczas otrzymane.

Wiadciwosci chemiczne polaczen krzemu wynikaja przede wszystkim z niezbyt znacznej
elektroujemnosci tego pierwiastka i jego zdolnosci do tworzenia trwatych polaczen z tle-
nem.

Krzemki i krzemowodory (silany) maja silniejsze wiasciwosci redukujace niz odpowia-
dajace im polaczenia fosforu czy siarki. Mimo iz zwiazki te s3 trwate w do$é¢ znacznym
zakresie temperatur (krzemometan SiH, rozklada sie na krzem i wodor dopiero w tempera-
turze czerwonego zaru, tj. ok. 500°C), to reaguja one fatwo z tlenem powietrza. Krzemo-
wodory ulegaja w powietrzu samozaplonowi i spalaja si¢ z powstaniem dwutlenku krzemu
1 wody.

Wplyw na wlasciwoéci redukujace krzemowodoréw ma stan spolaryzowania wiazania
krzem-wodér. Kilkakrotnie podkreslaliSmy, iz wodér ma elektroujemno$¢ bardzo zblizona
do elektroujemnosci wegla, w wyniku czego polaryzacja wiazania wegiel-woddr jest niez-
naczna, a elektrony przesuniete sa nieco w kierunku wegla. Krzem, jako pierwiastek
lezacy w ukladzie okresowym pod weglem, jest od wegla mniej elektroujemny, w wyniku
czego polaryzacja wiazania w krzemowodorach jest przeciwna niz w weglowodorach:

) © W
C=<—H Si—H
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Wodér wigzany w krzemowodorze ma wigc zaznaczone cechy anionu wodorkowego. Uwi-
dacznia si¢ to juz w reakcji krzemowodoréw z woda. W temperaturze pokojowej krzemo-
metan, chociaz bardzo powoli, reaguje z woda w nastgpujacy sposob:

SiH, + 2H,0 = SiO; + 4H,

Istota tego procesu sprowadza si¢ do oddzialywania migdzy kationoidami wodorowymi
a anionoidami wodorkowymi:
H* + H™ = HS

Z przedstawionych faktéw wynikaja rowniez wlasciwosci kwasowo-zasadowe anionéw
krzemkowych, wystepujacych w krzemkach. Maja one do$¢ ograniczong zdolno$¢ do wia-
zania protonéw i z dobrymi wydajnosciami reaguja z takimi potaczeniami wodorowymi,
w ktérych polaryzacja wiazania migdzy wodorem a pierwiastkiem centralnym nie jest znacz-
na, a ktére jednoczesnie sa dos¢ mocnymi donorami protonéw. Drobinami, ktdre spetniaja
te warunki, sa niewatpliwie kationy amonowe. Dzialajac bromkiem amonowym jako
kwasem Bronsteda na aniony krzemkowe, ctrzymujemy z dobra wydajnoScia krzemometan:

Mg,Si + 4NH,Br = SiH, + 2MgBr, + 4NH;

Podobna reakcja z kationami hydroniowymi w roztworach wodnych przebiega ze znacz-
nie gorsza wydajnoscia, zakiécana ubocznymi procesami, w ktérych powstaly krzemo-
wodér reaguje z woda z wydzieleniem wodoru. Dzialajac kationami hydroniowymi za-
wartymi w wodnym roztworze kwasu solnego, wskutek silniejszego oddzialywania miedzy
anionoidem wodorkowym powstajacego silanu i kationoidem wodorowym z H;0*, proces
przebiega inaczej:

Mg,Si + 4HCI - 4H,0 = SiH, + H; + 2MgCl; + 4H0
2y
4H,0% +4Ci-

Powstate rodniki SiH, polimeryzuja oczywiscie w pierécienie, charakterystyczne w tym
okresie dla drobin lezacych w linii e, + e, = 6. Omawianemu procesowi z jonami hydro-
niowymi towarzyszy dalej posunigta reakcja miedzy powstajacym krzemowodorem a ka-
tionoidami wodorowymi wody, prowadzaca do otrzymania SiO,. Caly proces mozna
przedstawi¢ uktadem réwnan:
Mg,Si + 4H,0* + 4Cl- - SiH, + H, + 2MgCl, + 4H0
SiH, + 2H,0 — SiH, + H; + 20H~
SiH, + 20H™ - SiO, + H:
Mg,Si + 4HCI + 2H,0 — SiO, + H: + 2MgCl»

Nalezy si¢ spodziewaé, ze fluorowoddér — zwiazek, w ktérym wigzanie fluor—wodér
jest jeszeze silniej spolaryzowane w kierunku fluoru — bedzie reagowat z krzemkami z ut-
worzeniem tylko fluorkow:

Mg.Si + 8HF = SiF, + 4H, + 2MgF;

Wskutek zmiany polaryzacji wigzania Si—H w stosunku do polaryzacji wigzan P—H,
S—H i CI—H, aniony krzemkowe Si*~ formalnie moga by¢ uznane za zasadg Bronsteda
(maja bowiem zdolno$¢ do wiazania protondw). Jednakze powstale z nich krzemowodory
nie sa kwasami Arrheniusa i nie odszczepiaja w roztworach wodnych kationéw wodoro-
wych, reaguja z woda w bardziej zlozony sposdb.

Drobiny krzemu na najwyZszym stopniu utlenienia (e, = 0) odznaczaja si¢ znaczna
trwatoscia i nie wykazuja cech utleniaczy. Z tego wzgledu rozpatrzymy jedynie ich wlasciwo-
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$ci kwasowo-zasadowe. Anion ortokrzemianowy SiOf~ jest stabym donorem aniondw
tlenkowych, natomiast krzemionka Si0,, jak to juz wielokrotnie wskazywano, jest zwlasz-
cza w wyzszych temperaturach mocnym kwasem jonotropowym i znajduje szerokie zasto-
sowanie jako reagent odbierajacy aniony tlenkowe:

4PO3~ + 6Si0, = P,Og + 6Si03~
Drobiny protonowane — kwasy krzemowe — sg do§¢ trudne do otrzymania, gdyZz nie-

zwykle tatwo kondensuja z wydzieleniem wody, dajac mieszaning ztozonych kwaséw
0 zmiennej strukturze:

H H H H H H

0 ] 0 0 0 0
Hogu [OH + Hlo %n [OH + H]o %i OH +... —> ;H,0 +HOSi0SI0SO...

0 0 O

H H H H H H

Sa to kwasy bardzo stabe, gdyz czterododatni rdzed krzemu stabo polaryzuje wigzanie
migdzy tlenem i wodorem w grupach OH.

Wiasciwosci chemiczne zwigzkéw krzemu z tlenem na posrednich stopniach utlenienia
nie zostaly zbyt dobrze poznane. Z przestanek ogélnych wynika, iz ich wlasciwosci redu-
kujgce przewazaja znacznie nad potencjalnymi wiasciwogciami utleniajgcymi.

Metody otrzymywania tlenowych i wodorowych zwiazkéw krzemu wynikaja z tablicy
klasyfikacyjnej (rys. 3.37). Krzem wystepuje w przyrodzie w postaci duzej liczby silnie
zroznicowanych pod wzgledem strukturalnym polaczeri na najwyzszym stopniu utlenienia.
Otrzymywanie zwiazkéw krzemu na nizszych stopniach utlenienia jest zwiazane przede
wszystkim z mozliwoscia uzyskania wolnego krzemu. Otrzymanie tego pierwiastka w stanie
wolnym przez redukcje jego polaczeri na najwyzszym stopniu utlenienia nie jest jednak
proste przede wszystkim dlatego, Ze wystepujace w przyrodzie zwiazki krzemu sa trudno
topliwe.

W technice otrzymuje si¢ tzw. surowy krzem w piecu elektrycznym z krzemionki w po-
staci piasku, przeprowadzajac redukcje w wysokiej temperaturze za pomoca wegla:

Si0, + 2C = Si + 2CO
Wegiel reaguje jednak z krzemem tworzac wegliki krzemu, czemu mozna zapobiec przez
dodanie zelaza — pierwiastka laczacego sie z weglem tatwiej. Surowy krzem moze juz
stanowi¢ substrat do otrzymania innych zwiazkéw krzemu, a w szczegdlnosci krzemkow.

Krzem reaguje fatwo w obojetnej atmosferze (przy braku reagujacych gazéw, takich
jak tlen, azot itp.) z pierwiastkami metalicznymi bedacymi silnymi donorami elektronéw.
W takich warunkach krzem reaguje jako akceptor elektronow, przechodzac w stan o$mio-
elektronowy:

Si+ 2Mg = 2Mg?t + Sj*-
Krzemki sa waznym substratem do otrzymywania krzemowodoréw w reakcjach, ktdre
omowilismy uprzednio. Z drugiej strony wolny krzem moze wchodzié w reakcje jako re-
duktor. Reaguje on tatwo z pierwiastkami o znacznigjszej elektroujemnosci. Z fluorowcami
tworzy odpowiednie zwiazki krzemu:
Si+ 2F, = SiF,
Si + 2Cl, = SiCl,

Si + 2Br, = SiBry
Si+ 2J, = Sil,
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Rys. 3.37. Reakcje tlenowych drobin krzemu

Pierwsza z przedstawionych reakcji przebiega niezwykle energicznie. Krzem pali si¢ we
fluorze. Z chlorem reaguje krzem dopiero w podwyzszonej temperaturze. Najstabiej reaguje
zjodem, mimo to czterojodek krzemu uzyskuje sie bez wigkszych ktopotow i z bardzo dobra
wydajnoscia. Fluorowcowe polqczenia krzemu sa waznymi substratami do otrzymywania
bardziej ztozonych i prostych potaczen krzemu oraz czystego krzemu w stanie wolnym.
Czysty krzem mozna uzyskaé przez redukcje czterochlorku krzemu parami cynku:

SiCls + 2Zn = Si + 2ZnClh,
lub tez przez rozklad czterojodku krzemu w wysokiej temperaturze w prozni:

Szczegdlnie czysty krzem péiprzewodnikowy otrzymuje sig przez rozkiad silanéw i chloro-
silanow.



Wszystkie fluorowcowe zwigzki krzemu ulegaja tatwo hydrolizie w roztworach wodnych
ireakcja taka, podobnie jak to miato miejsce w przypadku fosforu, moze by¢ wykorzystana
do otrzymywania odpowiednich kwaséw tlenowych krzemu:

SiCly + 4H,0 = Si(OH), + 4HC!

Analogicznie — dziafajac na czterochlorek krzemu amoniakiem — uzyskuje sie czteroamid
krzemu:
SiCls + 4NH; = Si(NH,), + 4HCI

Dzialajac na czterochlorek krzemu wodorkami, np. wodoroglinianem litowym, otrzymuje
sie z dobrg wydajno$cia krzemometan:

SiCl, + LiAlH, = SiH, + LiCl + AICl,

Aby doceni¢ w pelni znaczenie fluorowcowych zwigzkéw krzemu dla otrzymywania
innych jego zwiazkow, wskazemy na bardzo ciekawa reakcje miedzy czterochlorkiem
krzemu a nadchloranem srebra, w wyniku ktdrej otrzymuje si¢ nadchloran krzemu:

SiCl, + 4AgClO, = Si(Cl0,), + 4AgCl

Zwiazek ten, wbrew oczekiwaniom, nie ma czysto jonowej struktury, mimo Ze wydaje si¢
by¢ zwiazkiem typu soli o oddziatywaniu jonowym miedzy czterododatnimi kationami
krzemowymi Si** a anionami mocnego kwasu nadchlorowego. Krzem jednak jest jeszcze
na tyle elektroujemny, ze udziat wiazania kowalencyjnego miedzy krzemem a tlenem jest
w tym zwigzku bardzo znaczny. Z tego powodu potaczenie to w normalnych warunkach
Jest ciecza, a wige wystepuje w stanie skupienia nietypowym dla zwiazkéw czysto jonowych.
Nawet wigc w tak ekstremalnych warunkach trudno mdéwié o istnieniu kationéw krzemo-
wych Si**. Jest to zrozumiale, poniewaZ dwutlenek krzemu jest mocna zasada jonotro-
powa.

Wolny krzem reaguje bezposrednio réwniez z innymi pierwiastkami, np. z tlenem,
siarkg, azotem i weglem. Reakcje te przebiegaja w podwyzszonych temperaturach (reakcja
z azotem dopiero w temp. 1300°C):

Si + 0, = Si0,
Si + S, = SiS, |

3Si + 2N, = Si;N, |
Si + C = SiC

Klasyfikacja zwigzkéw krzemu z fluorem, azotem i weglem jest przedstawiona na rys.
3.38, 3.391 3.40.

Zwiazki krzemu na nizszych stopniach utlenienia, lezace w linii e, + e,, = 4, do ktérych
nalezy tlenek SiO, sa otrzymywane — jak to tatwo przewidzie¢ — w reakcji synproporcjo-
nacji. Sublimujac w wysokiej prézni starannie sproszkowany krzem i sproszkowany kwarc,
mozna uzyska¢ tlenek krzemu w reakgji:

Si + Si0, = 2Si0
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Rys. 3.38. Fluorowe drobiny krzemu

Podobnie przebiega reakcja migdzy czterobromkiem krzemu a krzemem:
Si + SiBrs = 2SiBr,

Znacznie trudniej sterowaé reakcjami, ktére prowadza od zwiazku do zwigzku w za-
kresie potaczen krzemu na najwyzszym stopniu utlenienia. Doé¢ dobrze opanowano pro-
cesy anionizacji dwutlenku krzemu w wysokich temperaturach, prowadzonej przy udziale
weglandw — do$¢ mocnych zasad jonotropowych. W zaleznoéci od stosunkéw stechio-
metrycznych oraz warunkéw prowadzenia procesu mozna przeprowadzi¢ krzemionke
w nastgpujace zwiazki:

Na,CO; + 25i0, = Na,S8i,05 + CO,
Na,CO; + 8iO, = Na,SiO; + CO,

- Ortokrzemiany mozna otrzymaé podobna metoda, tatwiej jednak w tym przypadku
stapia¢ krzemionke z tlenkiem sodowym: '

5i0; + 2Na,0 = Na,SiO,
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Inna metoda otrzymywania prostych drobin krzemu o e, = 0 polega na prowadzeniu
analogicznej do synproporcjonacji reakcji kwasowo-zasadowej. W procesie takim mozna
np. otrzymywa¢ aniony Si,O$~ z anionéw ortokrzemianowych i metakrzemianowych‘:

Si03~ + Si03~ = Si,0%-

SiNg~

6| SINFT | SiN§™ | SiNGT |

3 SiNt | siNg SiN®~ | siN®

n

0 { 2 3 4 5 6 7 8 e

Rys. 3.39. Azotowe drobiny krzemu

Nalezy si¢ spodziewa¢, ze dzialajac krzemionka na ortokrzemiany w réznych warunkach
temperatury i ci$nienia mozna w podobnej przemianie otrzymywacé najrézniejsze polaczenia
tlenowe krzemu na +4 stopniu utlenienia tego pierwiastka.

Otrzymywanie wodorosoli i czystych kwaséw jest trudniejsze ze wzgledu na omoéwiong
Juz zdolnoé¢ skoordynowanych z krzemem grup wodorotlenowych do reakcji kondensaciji,
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Rys. 3.40. Weglowe drobiny krzemu

w wyniku ktdrej po wydzieleniu wody powstaja bardziej ztozone zwiazki. Innych trudnosci
nie ma, gdyz — jak wspomniano — kwasy tlenowe krzemu sa stabe i wystarczy w zasadzie
podziala¢ na odpowiedni krzemian mocnym kwasem: siarkowym, solnym lub azotowym:

Na;SiZOS + HzSO4 = I‘Izsizo;: + NazSO4

Sposréd innych niz tlenowe i wodorowe drobin krzemu, na ktérych istnienie wskaza-
lismy przy okazji omawijania reaktywno$ci wolnego krzemu, warto zwrdci¢ uwage na
ukiad fluorowych polgczen krzemu przedstawiony na rys. 3.38. Fluor reaguje bowiem
z krzemem fatwo 1 tworzy z tym pierwiastkiem rozmaite zwiazki. Czterofiuorek krzemu
mozna uzyskaé najrézniejszymi metodami, a miedzy innymi dzialajac fluorowodorem na
tlenowe zwigzki krzemu, co przedstawimy na przykladzie krzemionki:

Si0, + 2H,F,; = SiF, + 2H,0
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Powstaly fluorek reaguje dalej z fluorowodorem, w wyniku czego moze zosta¢ przeprowa-
dzony w kwas fluorokrzemowy:

SIF4 -+ H;_Fz = HleFG

Protonowane drobiny H,SiFg nie moga by¢ jednak trwale; kwas fluorokrzemowy jest
albo catkowicie zdysocjowany na jony, albo tez jest mieszaning czterofluorku i fluoro-
wodoru. Zapewne mamy tu do czynienia z réwnowaga:

H,F, + SiF; = 2H* + SiFg-

Przytaczenie protonéw do jednoujemnych podstawnikéw fluorkowych prowadzi bowiem
do zbilansowania ich tadunku, co pociaga za soba ostabienie wiazania z centrum koordy-
nacji i utworzenie fluorowodoru.

Drobina SiF§~ moze zatem istnie¢ w sposob trwaly jedynie w stanie bezprotonowym
w solach — fluorokrzemianach, powstajacych w wyniku zobojgtnienia kwasu fluorokrze-
mowego. Fluorokrzemiany, np. Na,SiF,, BaSiF,, sa typowymi solami.

Krzem tworzy réwniez szereg interesujacych pofaczen z azotem, do ktdérych obok
azotku Si;N, naleza: imidek krzemu Si(NH),, przedstawiony na rys. 3.39 w postaci rzutu
bezprotonowego SiN3~, amidek krzemu Si(NH,), oraz inne pofaczenia na niZszych
stopniach utlenienia.

3.6. Glin i jego zwiazki

Glin jest ostatnim pierwiastkiem drugiego okresu omawianym w tym rozdziale. Rdzen
- tego pierwiastka jest obdarzony fadunkiem dodatnim i ma nieznaczna zdolno$é¢ do wigza-
nia elektronéw. Powoduje to malg trwalo$é drobin z elektronami walencyjnymi. Nawet
w stanie wolnym glin tworzy w normalnych warunkach faze metaliczna, w ktdrej rdzenie
glinu sa powiazane z soba swobodnymi elektronami gazu elektronowego.

Drobiny glinu na ujemnych stopniach utlenienia nie zostaty otrzymane; jego zwiazki
z wodorem majg charakter wodorkéw — potaczen tréjdodatniego glinu z jednoujemnymi
anionami wodorkowymi. Obok wodorku glinu AIH; znane sa réwniez podwéjne wodorki
typu LiH - AlH;. Blizsze badania tych zwiazkéw doprowadzity do wniosku, ze aniony
wodorkowe znajduja si¢ w otoczeniu kationu glinowego i zwigzek moze by¢ uznawany
za wodoroglinian litowy LiAlH,. Swiadczy to o niecatkowitej polaryzacji wigzania glin-
-woddr i pewnym udziale wigzania kowalencyjnego.

Mimo matej zdolnosci do wiazania elektronéw, kation glinowy AI3* ma zdolnoéé do
utrzymywania podstawnikow fluorkowych, tlenkowych itp. w polaczeniach typu AIO*,
AlOz, AlO3~ 1 AIOZ~, ktdre zestawiono w tablicy klasyfikacyjnej tlenowych drobin glinu
(rys. 3.41).

Anion AlOZ~, majacy — podobnie jak i aniony innych pierwiastkow w tym okresie —
budowe tetraedryczna, w stanie bezprotonowym nie Jjest znany. Dolgczenie czterech pro-
tondw prowadzi do tzw. anionu ortoglinianowego Al(OH)z, ktdrego tadunek nie moze
zosta¢ zrownowazony dofaczeniem dalszych protonéw. W tej sytuacji aniony ortoglinia-
nowe s3 znane jedynie w ukladach typu soli — ortoglinianéw, np. NaAl(OH),.
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Rys. 3.41. Tlenowe drobiny glinu

Aniony AlO3~ nie wystepuja w postaci monomerycznej, co potwierdza ogélne reguly
strukturalne drobin pierwiastkéw omawianego okresu, przedstawione w poprzednich para-
grafach.

U glinu pojawia si¢ natomiast zdolno$¢ do tworzenia drobin-rdzeni AI**, co wynika
z ich niskiego tadunku i malej elektroujemnosci pierwiastka. Kationy glinowe wystgpuja
w wielu polaczeniach o charakterze soli z najrézniejszymi przeciwjonami, jak np.: AI(NOj);,
Al,(S80,);, AIPO, i inne. Sole te moga by¢ traktowane jako pochodne stabej zasady Arrhe-
niusa, jaka jest wodorotlenek glinowy AlI(OH);. W roztworach wodnych ulegaja zatem
hydrolizie, bedacej skutkiem zdolnosei kationéw glinowych do wigzania anionéw wodoro-
tlenkowych pochodzacych z autodysocjacji wody. Hydroliza ta nie jest jednak zbyt daleko
posunigta:

AlCl; + H,0O = AIOHCI, + HC!

Interesujacymi zwigzkami glinu sa sole podwdjne, zwane alunami. Naleza one do zlo-

zonych polaczen heterodrobinowych, w sktad ktérych obok kationéw glinowych oraz jo-
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néw jednododatnich innych metali jako przeciwjony wchodza drobiny SO2Z~ oraz okre-
slona liczba drobin wody. Przykiadem atunu moze by¢ popularny atun glinowo-potasowy
KAI(SO,), - 12H,0.

Poréwnujac tablice klasyfikacyjne tlenowych drobin pierwiastkéw drugiego okresu
rdzeniowego stwierdzimy, iz w miar¢ zmniejszania sig¢ elektroujemnosci obsadzenie podl
klasyfikacyjnych zmienia si¢ w sposdb prawidlowy poczynajac od prawego pola (neon),
a konczac na polu opisanym liczbami e, = 01 e, = 0 — w glinie.

Glin w stanie wolnym tworzy w normalnych warunkach cialo state o charakterze moc-
nego reduktora. Glin metaliczny reaguje z tlenem w silnie egzotermicznym procesie,
a trwalo$¢ w warunkach atmosferycznych zawdzigcza pasywacji — powierzchnia glinu
szybko pokrywa si¢ szczelng, niewidoczng gotym okiem warstewka tlenku glinowego, ktéra
chroni wngtrze metalu przed dalsza reakcja. Omawiane silne cechy redukujace wolnego
glinu ujawniajg si¢ w wielu reakcjach prowadzonych w wysokich temperaturach. Glin
metaliczny redukuje tréjtlenek zelaza Fe,O,, tréjtlenek chromu Cr,0; i inne tlenki pier-
wiastkow przejSciowych z utworzeniem tréjtlenku glinu:

Fe,0; + 2Al = 2Fe + Al,0;
Cr20;5 + 2Al = 2Cr + ALO;

Proces ten jednak musi byé zapoczatkowany przez doprowadzenie cze$ci mieszaniny sta-
tych substratéw do odpowiednio wysokiej temperatury, po czym przebiega on juz kosztem
wydzielajacego sig ciepta. W wyniku reakcji otrzymuje sic metale w stanie stopionym.
Niski stopien utlenienia glinu w tréjtlenku glinu Al,O; (rys. 3.41) sprawia, iz polaczenie
to reaguje zaréwno z kwasami tworzac sole glinowe, w ktérych wystepuje kation Al*+, jak
1 z zasadami tworzac gliniany, w ktorych najczesciej wystepuja aniony AlO3 :
Al,O; + 6HCl = 2AICl; + 3H,0

Reakcja ta nie przebiega jednak tatwo i nawet po dlugim czasie dzialania kwasem na tréj-
tlenek glinu nie mozna zauwazyé nagromadzenia si¢ wigkszych ilosci produktéw reakcji.
Duzo fatwiej reaguje tréjtlenek glinu z zasadami, zwiaszcza w stanie stopionym:

Al,O3 + Na,O = 2NaAlO,

Podobnie przebiega reakcja z wodorotlenkiem sodowym. W wyniku procesu, prowadzo-
nego w wysokiej temperaturze, obok glinianu wydziela sie woda:

Al,O3 + 2NaOH = 2NaAlO, + H,0

Funkcje zasady w reakcjach przebiegajacych w fazie stopionej moga réwniez pelni¢ weglany
litowcéw i berylowcéw, rozkladajace sie w temperaturze reakcji na dwutlenek wegla i za-
sadowy tlenek pierwiastka metalicznego:

Na,CO; = Na,O0 + CO,
W wyniku tego tréjtlenek glinu reaguje z weglanami w nastepujacy sposéb:
Al,O3 + WNa,CO; = 2NaAlO, + CO,

W zaleZznolci od stosunkéw stechiometrycznych mozna otrzymaé w powyzszych reak-
cjach zaréwno metagliniany — sole anionu AlOj3, jak i gliniany z wigksza zawartoécia
anionéw tlenkowych, w ktérych wystepuja aniony AlO3~. Wiazanie miedzy kationami
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glinowymi a anionami tlenkowymi w glinianach jest silnie spolaryzowane w kierunku
podstawnikéw tlenkowych, dzigki czemu stosunkowo latwo przebiega zamiana podstaw-
nikéw tlenkowych na wodorotlenkowe pod wplywem wody:
0%~ + H,0 = 20H"
AlOz + H,;0 = AIO(OH)z
AlOz + 2H,0 = AlI(OH);

Bezpos$rednie otrzymanie wodorotlenku glinowego A1(OH); z tlenku glinu jest jednak
niemozliwe, nie reaguje on bowiem z woda, podobnie zreszta jak wiele innych tlenkéw
pierwiastkow metalicznych o niezbyt malej elektroujemnosci. Aby otrzymaé wodorotlenek
glinowy nalezy albo dziata¢ na sole glinowe zasadami w roztworze wodnym:

AlCl; + 3NaOH = Al(OH); + 3NaCl
albo tez dziata¢ kwasami na gliniany, réwniez w roztworach wodnych:
NaAl(OH), + HCl = AI{OH); + NaCl + H,0
Dzialajac zasada Arrheniusa w roztworze wodnym na sél glinowa, moZna przej$¢ ko-
lejno do wodorotlenku glinowego, a nastgpnie do glinianu:

AlCl; + 3NaOH = AI(OH), + 3NaCl
Al(OH); + NaOH = NaAl(OH),

Dzialajac za§ kwasem na glinian, mozemy przeprowadzi¢ go w sél glinowa:

NaAl(OH), + HCI = Al(OH); + NaCl
Al(OH); + 3HCI = AICl; + 3H,0

Przebieg tej reakcji moze byé $ledzony pehametrycznie. W tym celu do roztworu soli
glinowej dodaje si¢ porcjami zasad¢ sodowa i mierzy zmiany pH. Pierwsze przegiecie

pH\AI

e NaAI(OH)4
10
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sl

7_

6_

sl

4l

sl

2‘

oo, N
O 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 cm®NaOH

Rys. 3.42. Miareczkowanie pehamretryczne azotanu glinowego

krzywej (rys. 3.42) odpowiada poczatkowi stracania si¢ wodorotlenku glinowego, co, jak
wynika z wykresu, nastepuje juz w $rodowisku kwasnym. Nastgpujacy po raptownym
wzroscie pH plaski odcinek krzywej odpowiada stabilnosci wodorotlenku, nastgpny ra-
ptowny skok pH jest zwiazany z tworzeniem si¢ glinianu.
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Wodorotlenek glinowy w odréznieniu od tlenku glinowego reaguje latwo zaréwno
z kwasami jak i z zasadami. W reakcji z kwasami zachowuije si¢ on jak zasada Arrheniusa,
w reakcji z zasadami natomiast jak kwas jonotropowy. Wiele innych wodorotlenkéw
amfoterycznych reaguje w roztworach wodnych w ten wiasnie Sposob.

Przez odwodnienie wodorotlenku glinowego, nastepujace w czasie jego ogrzewania
w temperaturach ponizej 1000°C, otrzymuje sie metawodorotlenek:

Al(OH); = AIOOH + H,0
Dopiero powyzej temp. 1000°C nastgpuje reakcja, w wyniku ktérej otrzymuje si¢ tlenek
glinowy:

2AI00H = Al 05 + H,0

Zwigzki glinu na +3 stopniu utlenienia sg trwate i nie wykazujg cech utleniaczy. Jest
to zrozumiale migdzy innymi dlatego, ze glin w stanie wolnym jest mocnym reduktorem,
elektroujemnosé bowiem tego pierwiastka jest mata.

Glin, jako pierwiastek o niewielkiej elektroujemnosci, tworzy oprocz polaczen z tlenem
zwiazki z innymi silnie elektroujemnymi pierwiastkami, np. z fluorem, w ktérych wystepuje
Jako centrum koordynacji. Do bardziej znanych zwigzkdw glinu z fluorem naleza: fluorek
glinu AlF; oraz fluorogliniany — polaczenia z wigksza liczbg podstawnikéw fluorkowych,
powstajace w wyniku dziatania na fluorek glinowy fluorkami, przede wszystkim w stanie
stopionym:

AlF; + NaF = NaAlF,
AlF; + 2TIF = TLAIF,

Najlepiej poznane sg jednak potaczenia szesciopodstawnikowe:
AlF3; + 3NaF = Na;AlF,

Anion szesciofluoroglinianowy AIF2~ ma budowe oktaedryczng —— aniony fluorkowe sa
rozmieszczone wzgledem rdzenia glinu tak, Jjak wierzchotki o§mio$cianu foremnego wzgle-
dem $rodka tej figury. O$mioscienne otoczenie rdzenia glinowego wystepuje réwniez i w po-
zostatych wspomnianych fluoroglinianach o mniejszej liczbie podstawnikéw przypadaja-
cych na jeden rdzen glinu. Sytuacja taka Jest mozliwa dzigki komplikacji struktury polega-
jacej na tworzeniu si¢ makrodrobin, w ktdrych utrzymywane sa wspdlne dla kilku rdzeni
glinu podstawniki fluorkowe. Tak wiec nie istnieja monomeryczne aniony AlF; i AIF2-.

Glin taczy si¢ bezposrednio réwniez z azotem, tworzac azotek glinowy AIN, oraz
z weglem, tworzac weglik glinowy Al,C,. Obydwa zwiazki otrzymuje sie¢ w wysokich tem-
peraturach.

3.7. Polimeryzacja i polikondensacja drobin prostych

Szczegdlng zdolnosé do tworzenia rozmaitych bardziej zlozonych struktur maja dro-
binykpierwiastkéw nalezacych do drugiego i trzeciego okresu rdzeniowego ukladu okre-
sowego, ktdrych e, + e, = 6. Drobiny pierwiastkéw pierwszego okresu rdzeniowego
0 ¢, + ey = 6 s3 trwale wskutek istnienia, obok wigzan pojedynczych, wigzania podwdj-
nego, dzigki czemu wszystkie orbitale sp pierwiastka centralnego sa symetrycznie otoczone
elektronami. W okresie drugim i trzecim wigzania wielokrotne nie powstaja, badz tez nie sg
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trwale, co powoduje komplikacje struktury. Poréwnajmy dla przykiadu drobiny O, 1 S,.
Jak wiadomo, dwurdzeniowa drobina tlenu jest trwala dzigki istnieniu podwéjnego wia-
zania:

0250
Analogiczna drobina siarki jest trwata tylko w wyzszych temperaturach. W temperaturach

nizszych ruchliwo$é elektronéw wigzania podwdjnego sprzyja tworzeniu réZnych, bard21ej
ztozonych drobin:

255 —>x5—5x+x5-5x—>x5—5-5-5x

Istnienie wielu odmian alotropowych siarki i selenu bynajmniej nie jest przypadkiem,
a wynika z faktu, iz w wolnej siarce czy wolnym selenie na jeden rdzen pierwiastka przypada
6 elektronéw walencyjnych. W istniejacych odmianach strukturalnych wolnej siarki stwier-
dzono obecno§¢ zaréwno drobin pierscieniowych jak i lancuchowych o nastgpujacej bu-
dowie:

& PEN IS—8—3|

s, 0 |I s |T°,| || J [
4 Sg IS —5-5-S_5_%
IS—Ss| “is_s ey B S =8—5-5-5-85—

S IS—S—s5|

Bardziej trwalymi sa drobiny pier§cieniowe, w ktdrych nie wystepuja elektrony niesparo-
wane. Drobiny taicuchowe naleza niewatpliwie do mniej trwalych i istnieja w odmianach
ciektych siarki.

Ustabilizowanie struktury laficuchowe;j jest w zasadzie mozliwe przez dotaczenie anionu
siarczkowego S2~. Tego rodzaju proces ma miejsce podczas rozpuszczania siarki w siarcz-
kach. Dzieki przytaczeniu anionu siarczkowego struktura elektronowa drobiny tancuchowej
siarki ulega stabilizacji:

—> 15-§-5-5/

xS—5—5x + 18I

Okazuje si¢, ze opisana tu tendencja do tworzenia drobin bardziej zlozonych pojawia si¢
nie tylko wtedy, gdy na jeden rdzed drobiny przypada sze$¢ elektrondw, ale réwniez
i wtedy, gdy na jeden rdzen przypada sze$¢ fadunkéw ujemnych w postaci podstawnikow
koordynacji, takich jak aniony tlenkowe. Rozpatrzmy to na przyktadzie trdjtlenku siarki.
Zwiazek ten, podobnie jak wolna siarka, odznacza si¢ réznorodnoscia strukturalng. Stwier-
dzono ponad wszelka watpliwos¢, ze trwatymi odmianami, oprocz drobin monomerycznych
SO3 (trwalych w fazie gazowej), sa w nizszych temperaturach drobiny pierécieniowe i fan-
cuchowe:

@ ol o1 10l Q\S/Q\S/O/ o ool
2820 — 25—0— —> S—0—5—0— /ofé /clfé sag—s—(__)—ﬁ—g—

S | el y I i

101 g 101 o o /OE/S;G iof 101 IOl

(W schemacie wskazujacym mechanizm polimeryzacji nie uwzgledniono wiazan podwojnych
typu ond wystgpujacych migdzy tlenem a siarka).
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W przypadku mieszanego otoczenia koordynacyjnego elektronowo-podstawnikowego,
przy ktérym spelniony jest warunek e, + e, = 6, zdolnoé¢ do tworzenia omawianych
struktur ztozonych jest nieco mniejsza. Dwutlenek siarki — jak si¢ wydaje — jest w fazie
gazowej monomerem, a po skropleniu tworzy ciecz o budowie czasteczkowej, ktdra po
odpowiednim ochiodzeniu przechodzi w cialo stale, réwniez o budowie czgsteczkowej.
Nie udalo si¢ do tej pory stwierdzi¢, by w cieklym lub stalym dwutlenku siarki istniaty
spolimeryzowane drobiny SO,. Udalo si¢ natomiast wykazaé, ze staly dwutlenek selenu
(pierwiastek trzeciego okresu rdzeniowego o identycznym z siarka tadunku rdzenia) jest
zbudowany z drobin tancuchowych:

o] (o]
56— —Se—0-5o—0—5e T
@ Iél
Mozna wigc stwierdzi¢ ogdlnie, ze drobiny tlenowe pierwiastkéw giéwnych drugiego i
trzeciego okresu rdzeniowego, lezace w klasyfikacji w linii e, + e, = 6, odznaczaja si¢
zdolnoScig do tworzenia bardziej zioZzonych, trwatych drobin pierScieniowych oraz drobin
tancuchowych o charakterze rodnikéw, ktére moga by¢ stabilizowane przez polaczenie
drobiny prostej o zamknietej budowie elektronowej. Przedstawiona tu ogdlna zasada
znajduje petne potwierdzenie w chemii tlenowych drobin fosforu i krzemu, lezacych w linii
¢, + e, = 6, a szczegdlnie drobin zlozonych powstatych z drobin typu AO; opisanych
przez e, = 0, e, = 6. Jako przyklad mozna podaé pierscieniowe metafosforany i pierscie-
niowe metakrzemiany:
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Réznorodno$é struktur tlenowych drobin fosforu i zwlaszcza krzemu jest znacznie
wigksza niz tlenowych drobin siarki. Wynika to ze zwickszajacej si¢ zdolnoéci do konden-
sacji kwaséw w szeregu H,SO,, H,PO,, H,SiO,. W wyniku tej kondensacji otrzymuje si¢
najréznorodniejsze polaczenia tlenowe. W przypadku polaczen fosforu réznorodnosé ta
nie jest jeszcze tak znaczna, a powstajace w wyniku kondensacji kwasu ortofosforowego
struktury mogg by¢ traktowane jako liniowo spolimeryzowany metafosforan stabilizo-
wany anionem ortofosforanowym, podobnie jak w wielosiarczkach, gdzie wbudowanie
Jednego anionu siarczkowego stabilizuje taficuch siarki. Przyktadem tego rodzaju struktur
moze by¢ zlozony fosforan taficuchowy:

Duzo wigksza zdo nosé¢ do polikondensacji ma krzem.
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Staby kwas ortokrzemowy H,SiO, o strukturze tetraedrycznej:

OH

HO OH
moze kondensowaé w najrozmaitszy sposob, tworzac szereg ztozonych kwaséw, zaréwno
pierécieniowych jak i tancuchowych, z ktérych wywodza si¢ licznie wystepujace w przyrodzie
sole — krzemiany. Skondensowane z sobg 3 czasteczki kwasu ortokrzemowego tworza
zwigzek o budowie pier§cieniowej, zwany kwasem tréjkrzemowym, ktdry jest analogiem
pierscieniowych metafosforanéw i pierscieniowego trojtlenku siarki:

LA e e s
HgSi50q4

Przykiadem wystepujacego w przyrodzie trdjkrzemianu moze by¢ benitoit BaTiSizO,.
Poza pierScieniowym kwasem czterokrzemowym HgSi, O, znane sa réwniez sole kwasu
szesciokrzemowego, np. wystepujacy w przyrodzie minerat o nazwie bery! Al,Be;SigO, .

Précz tych przyktadowo podanych kwaséw krzemowych o matych drobinach nalezy
wymieni¢ kwasy krzemowe o wielkich drobinach, osiagajacych wymiary czastek koloidal-
nych; rowniez i te kwasy mozna otrzymac¢ przez kondensacje kwasu ortokrzemowego.
Wsrdd tych kwasow wielkoczasteczkowych nalezy wyrdzni¢ kwasy o budowie tancuchowej,
wstegowe] i warstwowej. Sposrdd kwasow larcuchowych podamy tutaj schematycznie budo-
we trzech kwasdw, ktére mozna otrzymac droga kondensacji:

(H,Si04),

(H,Si,05),
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Chceace przedstawi¢ wzér chemiczny takiego kwasu, musimy zastanowié si¢ nad tym, jaki
jest wzdr najmniejszego elementu, przez ktérego wielokrotne powtérzenie da si¢ odtworzyé
calg czastke. Strukture pierwszego z tych kwaséw mozna odtworzyé przez wielokrotne
powtdrzenie (w przestrzeni) dwdch tetraedréw. W sklad tych dwéch tetraedréw wchodza
dwa rdzenie krzemu, cztery grupy wodorotlenowe, jeden anion tlenkowy i dwie ,,potéwki”
tlenu (tj. anion tlenkowy nalezacy réwnocze$nie do obu sasiednich tetraedréw, znajdujacy
si¢ w ich wspélnym narozu). Wzér tego kwasu mozna zatem zapisa¢ nastepujaco:
(HsSi,04), . Struktura drugiego z przedstawionych kwaséw moze by¢ odtworzona przez
powtdrzenie pojedynczego czworodcianu o sktadzie H,SiO;, a trzeciego — przez powto-
rzenie dwdch czworoscianéw o wzorze H,Si,05. Sole dwéch pierwszych wymienionych
kwaséw wystepuja w przyrodzie i sa znane jako mineraly o budowie fancuchowej, np.
enstatyt (MgSiOy),, diopsyd (CaMgSi,0y),.

Zwiazki dwéch czasteczek fafcuchowych przedstawionych trzech kwaséw stanowia
Zlozone drobiny o budowie wstegowej. Budowa takich kwaséw, powstalych z (H,Si,Oq),
i z (H,Si0,),, jest nastepujaca:

= —— R
i ,
’\\
| I
(HSSidoH)n
X§.
(H,Si,05),

Kondensacja kwasu tancuchowego o wzorze (H,Si,05), prowadzi bezposrednio do
otrzymania krzemionki (SiO,),, reakcji kondensacji ulegaja bowiem ostatnie grupy
OH, a zatem powstala w ten sposéb drobina wstggowa jest zwiazkiem krzemu (na +4
stopniu utlenienia) z tlenem. Latwo wykaza¢, ze wzory podanych kwaséw wstegowych
mozna przedstawi¢ sumarycznie jako: (HgSi,O, ) i (H,S1,05),. Znane sa krzemiany
wstegowe bedace solami tych kwaséw.,

Dalsza kondensacja kwasu wstegowego (H,Si,0;), réwniez prowadzi do otrzymania
dwutlenku krzemu, natomiast kondensacja czasteczek wstegowych o wzorze (H¢S1,04 1),
daje w wyniku drobine kwasu krzemowego o budowie warstwowej:
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(H,Si,05),

Wiele mineraléw wystepujacych w przyrodzie jest solami warstwowego kwasu krzemo-
wego o wzorze (H,Si,05),. Kondensacja kwasu warstwowego prowadzi réwniez do otrzy-
mania krzemionki, gdyz w reakcji kondensacji biora udziat ostatnie grupy OH.

Kwasy krzemowe wykazuja zdolno$¢ do kondensacji nie tylko z soba, ale rdwniez
z innymi wodorotlenkami, np. z wodorotlenkiem glinu, magnezu lub zelaza. Szczegolnie
waznymi zwigzkami, ktére wystepuja powszechnie w przyrodzie jako sktadniki gliny, sa:
haloizyt, kaolinit i montmorylonit. Wzory ich mozna wyprowadzi¢ rozpatrujac konden-
sacje kwasu laficuchowego (H,Si,0s),. Na podstawie schematycznego wzoru tetraedrycz-
nego tatwo mozna przedstawi¢ rzeczywista strukture tego kwasu:

58 808 ef 5

e woddr
O tlen

@ krzem

Ugrupowania tlenowo-glinowe w glinokrzemianach wywodza si¢ jak gdyby z AI(OHj)
o nast¢pujacej strukturze:

o wodor 6 6 6 6 CS 6 CS 6 CS

O tlen ® o® ® & ® o®

® glin e 2 A
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Haloizyt jest niéskondensowanym glinokrzemianem o budowie:

5 & & 4|18 & 8|88 & & S
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(HBAIZSiZOH)n

Zgodnie z przedstawionymi wyzej zasadami, wzdér haloizytu mozna przedstawi¢ jako
(HgAl,Si,0, ),. Kaolinit jest skondensowanym haloizytem o wzorze (H,Al,Si,00),:
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(HiA1,Si,0,),

Przeprowadzenie ,,dwustronnej” kondensacji prowadzi do montmorylonitu, mineratu
o wzorze (H,Al,Si,0,,),:
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{H,A1,Si,0,,),

Zelazokrzemiany, pochodzace z kondensacji kwasu krzemowego z wodorotlenkiem

Zelazowym Fe(OH),, maja struktury identyczne ze strukturami omoéwionych glinokrze-
miandw.
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Do bardzo waznych zwiazkéw wystepujacych w przyrodzie nalezg réwniez magnezo-
krzemiany, powstate w wyniku kondensacji wodorotlenku magnezowego Mg(OH), z kwa-
sem krzemowym, np. serpentyn (H,Mgs8i,0,),, bedacy analogiem kaolinitu, oraz talk
(H,Mg;Si,0,,),, analogiczny do montmorylonitu.

Poza olbrzymig réznorodnoscia zwiazkéw bedacych pochodnymi kwasu ortokrzemo-
wego, ktérych przyklady omdwiono, krzem tworzy rowniez szereg bardziej ztozonych
drobin z wodorem. Zwiazki te nosza ogélna nazwe silanéw i budowa swoja przypominaja
weglowodory. Krzem wystepuje w nich na ujemnych stopniach utlenienia.

Do waznych, bardziej ziozonych zwiazkow naleza réwniez silikony, tj. zwiazki, w ktérych
grupy OH w skondensowanych kwasach krzemowych sg zastagpione rodnikami alkilowymi
albo arylowymi:

B. Metody cksperymentalne

3.8. Preparatyka pierwiastkow drugiego okresu rdzeniowego i ich zwiazkow

Chlor. Wolny chlor otrzymuje si¢ z wystgpujacych w przyrodzie chiorkow dwicma w za-
sadzie metodami: albo przez dzialanie utleniaczem na chlorki (najczesciej MnO, w $ro-
dowisku kwasnym), albo przez elektrolize. W procesie tym na katodzie wydziela si¢ wodor
i tworzy wodorotlenek sodowy:

katoda: Na* + H, O + ¢ = _;'Hz + NaOH
na anodzie natomiast tworzy si¢ chlor:
anoda: CI- = 5Cl, + ¢

Chemiczne i elektrochemiczne otrzymywanie wolnego chloru z chlorkéw ujmuje rys. 3.43.
Reakcje prowadzi si¢ w specjalnym elektrolizerze, wykonanym z blachy zelaznej. Katodg

—

| Clg cr Rys. 3.43

stanowi metaliczne Zelazo, anode za$ pret grafitowy umieszczony w ostonie dziurkowanej,
ograniczajacej bezposrednie mieszanie si¢ elektrolitu. W wyniku elektrolizy prowadzonej
pod napieciem 6 V i przy gestosci pradu nie przekraczajacej 0,1 Afcm? otrzymuje sie trzy
produkty wolny chlor, wolny wodér i roztwdr wodorotlenku sodowego, zawierajacy pewna
iTos¢ nie przereagowanego chlorku sodowego.
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Podchloryn sodowy. Podchloryny otrzymuje sie najproéciej z wolnego chloru przez
dysproporcjonacj¢ w $rodowisku zasadowym (rys. 3.44). W celu otrzymaaia podchlorynu
sodowego wysyca sie chlorem wodny roztwér zasady sodowej. Przebiega wéwczas reakcja:

Cl; + 2NaOH = NaOCl + NaCl + H,0

Aby prowadzi¢ nasycanie chlorem w mozliwie niskiej temperaturze, do kolby z 50%-owym
wodnym roztworem wodorotlenku sodowego dodaje sig lodu i przez rurke zakofczona

Rys. 3.44

—‘—-c;g—g—) cI-

_ | |

szklem porowatym wysyca mieszanine chlorem. Roztwdr podchlorynu sodowego zawiera
wtym przypadku wynikajaca z réwnania stechiometrycznego ilo§¢ chlorku sodowego.

Dwutlenek chloru. Aby otrzymaé dwutlenck chloru, najlepiej podziataé na chloran re-
duktorem w $rodowisku kwasnym. Przyktadem tego rodzaju procesu moze by¢ reakcja
otrzymywania dwutlenku chloru przez dziatanie na chloran sodowy dwutlenkiem siarki
I kwasem siarkowym:

2NaClO; + SO, + H,S0, = 2ClO, + 2NaHSO,

Reakcja przebiega niewatpliwie w kilku etapach, jak to wskazano na rys. 3.45. W pierw-
szym etapie w wyniku oddzialywania z kwasem siarkowym otrzymuje si¢ kwas chlorowy;
rownolegle przebiegajacym procesem jest zapewne powstawanie anionu wodorosiarczy-
nowego, ktéry w reakeji z kwasem chlorowym daje w wyniku kwas chlorawy i anion wo-
dorosiarczanowy. Kwas chlorawy i chlorowy synproporcjonuja z utworzeniem ClO, .

- Proces prowadzi si¢ w kolbie tréjszyjnej, w ktorej umieszcza si¢ roztwor wodny chlo-
ranu sodowego, a nastepnie powoli z wkraplacza dodaje stgzony kwas siarkowy, energicz-
nie chlodzac kolbg wodg. Nastepnie “kolbe ogrzewa sie na tazni wodnej 1 przepuszcza
;Fzméz nig strumien rozcieficzonego azotem dwutlenku siarki. W rezultacie otrzymuje sie
dwutlenek chloru rozcieficzony azotem, ktéry zapobiega w znacznej mierze jego wybucho-
wemu rozktadowi.

Siarkowodoér. Otrzymanie wolnego siarkowodoru o znacznej czystosci napotyka na
pewne trudnosci. Uzyskuje sig ten zwigzek w drodze bezposredniej syntezy z wodoru
i siarki. Proces charakteryzuje rys. 3.46. Reakcja przebiega wedlug schematu:

8H2 + Sg = 8st

niezbedny jednak jest w tym celu katalizator w postaci pumeksu. Mieszanine wodoru i siarki
sporzadza si¢ przepuszczajac gazowy woddr nad stopiong siarkg w kolbie. Mieszanina
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gazéw wchodzi do pieca kontaktowego, wypelnionego pumeksem, o temp. 600°C. Otrzy-
many siarkowoddr przepuszcza si¢ przez ptuczki z woda, a nastgpnie przez kolumng wy-
petniona watg szklang.

so?ﬂ

HSO; ‘
E‘ | |
N[ =
BN SO?
H,S0, e '
N
| | \Clo7
\\
HSO;
HCIO;_
1 Rt N N [
SOz, | —
\\ 2 -
< | e
D (4]
L CIOC&P’T— 3————>
) 47~ ™
HCI08
|
_ |
Rys. 3.45
s9 sg” s
stg HS™ Rys. 3.46
H,S

Dwatlenek siarki. Jest on czesto stosowanym reagentem i mozna go otrzymac w miesza-
ninie z dwutlenkiem wegla, ktory nie przeszkadza w wielu reakcjach, w bardzo prosty
sposéb — dzialajgc weglem na kwas siarkowy wedhig schematu przedstawionego na rys.
3.47. Reakcja przebiega zgodnie z réwnaniem:

C + 2H,S0, = 280, + CO; -+ 2H,0

Proces przeprowadza si¢ w kolbie destylacyjnej, w ktdrej ogrzewa si¢ mieszaning wegla
oraz stgzonego kwasu siarkowego.
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Siarczek sodowy. Otrzymywanie siarczku sodowego polega na redukcji weglem anionu
siarczanowego (rys. 3.48). Reakcja przebiega zgodnie z réwnaniem:

Na,SO4 + 4C = Na,S + 4CO

Przeprowadza si¢ ja w tyglu szamotowym, w ktérym umieszcza si¢ mieszaning bezwodnego,
starannie rozdrobnionego siarczanu sodowego i wegla drzewnego. Tygiel ogrzewa sie
w piecu muflowym do temp. 800°C. Po ukoficzeniu wydzielania si¢ ze stopu tlenku wegla
I zaniku reakcji na siarczany (roztwér wodny stopu po dodaniu chlorku barowego nie
metnieje) stop wylewa sig na plyte zelazng, kruszy na kawalki i wygotowuje z goraca woda.
Po odsaczeniu przesacz zageszcza si¢ do krystalizacji, ktrg prowadzi si¢ chlodzac krysta-
lizator lodem.

Fosforiak. Mieszaning fosforowodoréw, zawierajaca gltéwnie fosforiak PH;, mozna
otrzymaé¢ w drodze zlozonej dysproporcjonaciji wolnego fosforu, przebiegajacej
w Srodowisku zasadowym. Prod ukty przeksztatcenia si¢ drobin P, pod wplywem wodoro-
tlenku sodowego przedstawiono na rys. 3.49. Reakcja powstawania PH, przebiega wedtug
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nastepujacego réwnania stechiometrycznego:
P. + 3NaOH + 3H,0 = 3NaH,PO, + PH;

Poniewaz nizsze fosforowodory, np. P,H,, ulegaja na powietrzu samozapaleniu, reakeje
prowadzi sic w atmosferze CO,.

- —F _‘__
co?
- o —

|

|

co®
PN N
c s¥

Rys. 3.48

Do kolby okragtodennej wprowadza si¢ biaty fosfor i 309,-owy roztwor wodorotlenku
sodowego; po usunieciu powietrza ogrzewa si¢ mieszaning w strumieniu CO, . Wytworzone
gazy przechodza przez pluczke, w ktdrej zostaja pochionigte nizsze fosforowodory w alko-
holowym roztworze wodorotlenku potasowego. Unoszony przez dwutlenek wegla fosforo-
wodér PH; przechodzi nastgpnie do wiezy z wapnem sodowanym, gdzie zostaje pochio-
niety dwutlenek wegla, tak Ze w rezultacie aparatur¢ opuszcza jedynie gazowy PH,.

Kwas metafosforowy. Zwigzek ten otrzymuje si¢ zazwyczaj przez odwadnianie kwasu
ortofosforowego (rys. 3.50). Proces przebiega zgodnie z réwnaniem:

H3P04 = HP03 + Hzo
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Oddzielenie wody przeprowadza sie w zlotej parownicy, umieszczonej w fazni piaskowe]
0 temp. 400°C.

Dwuwodorofosforan potasowy. Mozna 80 otrzymac przez dzialanie kwasem ortofosfo-
rowym na weglan potasowy. Reakcja, przedstawiona na rys. 3.51, przebiega zgodnie z réw-
naniem:

2H3PO, + K.CO3 = 2KH,PO, + CO, + H,0

25%-owy kwas ortofosforowy w porcelanowej parownicy ogrzewa si¢ na lazni wodnej.
Roztwor zobojetnia sie powoli weglanem potasowym, tak by ciecz miata odczyn obojetny.
Do roztworu dodaje sie nastepnie jeszcze nieco 25%-owego H,PO, i pozostawia go na
przeciag jednej doby w temp. 0°C w celu wykrystalizowania produktu reakcji.

16*
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Krzem. Otrzymanie metalicznego krzemu w stanie czystym nastrecza pewne trudnosci.
Produktem przejéciowym jest tu krzem surowy, ktéry mozna otrzymaé w procesie alumino-
termicznym przedstawionym na rys. 3.52. Reakcja przebiega wedtug rownania stechio-
metrycznego:

38i0, + 4Al =3Si + 2A1,0,

Do tygla szamotowego wprowadza sig¢ zmielony piasek kwarcowy zmieszany z opitkami
glinowymi i sproszkowana sucha siarkg. W celu ulatwienia zapoczatkowania reakcji

PO}~

HPOZ™

H,PO;

coi \ |
H4PO,

H,COq |

cOo, H,O
B ==
Rys. 3.51 Rys. 3.52

w gérnej warstwie formuje si¢ zapton z opitkow magnezowych 1 nadtlenku barowego.
Tygiel wstawia si¢ do naczynia zelaznego wypelnionego piaskiem (zabezpieczenie przed
wylaniem sie stopu przy peknieciu tygla) i ogrzewa w piecu muflowym do temp. 800°C.
Zachodzi silnie egzotermiczna reakcja, tygiel rozzarza si¢ do biatoéci. Po ochtodzeniu do
rozdrobnionego stopu dodaje si¢ stezonego roztworu kwasu solnego, ktdry rozpuszcza
powstaty tlenek glinu. W roztworze pozostaja krysztaty wolnego krzemu. Produkt reakcji
jest silnie zanieczyszczony. Stanowi on jednak substrat do dalszej przerobki prowadzone]
w celu otrzymania czystego produktu.

Krzemometan. Krzemometan SiH, mozna otrzymaé¢ m.in. z krzemku magnezowego
> przez ostrozne protonowanie sola amonowa. Istotg procesu ujeto na rys. 3.53. Reakcja
przebiega zgodnie z rownaniem:

SiMg, + 4NH,Br = SiH, + 2MgBr, + 4NH3

Tlenek glinowy. Tlenek glinowy Al,O; mozna otrzymac z jego soli w rozmaity sposob.
Do$é popularng jest metoda weglanowa, w ktérej kationy glinowe ulegaja anionizacji
kosztem anionoidow tlenkowych zwiazanych w anionie weglanowym (rys. 3.54). Proces
przebiega zgodnie z réwnaniem:

Al (SO4)3 + 3Na,COs = Al,0;3 + 3CO;, + 3Na,S0,
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Reakcje prowadzi sig w tyglu porcelanéwym, w ktorym umieszcza sie mieszanine bezwod-
nego siarczanu glinowego i weglanu sodowego. Mieszanine prazy si¢ do temperatury czer-
wonego zaru. Po ochlodzeniu zawarto$é tygla tuguje si¢ wrzaca woda. Bialy osad tlenku
glinowego odsacza sig i przemywa na saczku az do zaniku reakcji na alkalia i siarczany.
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SiH3~

Rys. 3.53
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C. Repetytorium

3.9. Przeglad syntetyczny

Struktury elcktronowe drobin tlenowych pierwiastkow p drugiego okresu rdzeniowego
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Struktury przestrzenne drobin tlenowych pierwiastkéw p drugiego okresu rdzeniowego
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Drobiny tlenowe pierwiastkow p drugiego okresu rdzeniowego




Drobiny fluorowe pierwiastkow p drugiego okresu rdzeniowego
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Drobiny azotowe pierwiastkéw p drugiego okresu rdzeniowego
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3.10. Pytania

. Poréwnaj mozliwoéci neonu i argonu tworzenia potaczen z wodoremi tlenem.
. Omobéw wystgpowanie argonu w przyrodzie.

. Oméw metody otrzymywania i zastosowanie argonu.

. Przedstaw klasyfikacje tlenowych drobin chloru.

. Czym rbzni si¢ budowa cieklego chlorowodoru od ciektego fluorowodoru?
. Czym rdznia sig od siebie sole chlorowodoru i fluorowodoru?

_Omodw roznice w budowie elektronowej kwasu chlorowego i azotowego.

. Ktéry z tlenkéw chloru tworzy pod wplywem wody dwa kwasy?

. Przedstaw konformacje tlenku C1,05.

. W jakiej postaci wystgpuje chlor w przyrodzie?

. Jak mozna otrzymac kwas solny?
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16.

3.5. 1.

. Jak mozna otrzyma¢é wolny chlor?

. Jakie sa przyczyny réznic w produktach reakcji z woda wolnego fluoru i wolnego chloru?

. Jaka jest ogdlna metoda otrzymywania tlenowych drobin chloru z chlorkéw?

. Jak zmienia si¢ moc tlenowych kwasow chloru w zaleznosci od ich polozenia w klasyfikacji?
. Jak przebiega rozkilad termiczny podchlorynéw, chlorynéw i chlorandow?

. Ktore spoéroéd drobin chloru sa najtrwalsze?

. Omoéw znaczenie soli tlenowych kwaséw chloru jako reagentow.

. Jak mozna otrzyma¢ tlenek Cl,0,?

. Jak mozna otrzyma¢ tlenek Cl,04?

. Jakie jest zastosowanie praktyczne tlenkéw chloru?

Omoéw przyczyny, dla ktérych wolna siarka tworzy tyle odmian alotropowych.

. Jakie sa zalezno$ci migdzy liczba odmian alotropowych wolnej siarki a liczbg odmian strukturalnych

Jjej tlenké6w?

. Zestaw drobiny wodorowe tlenu i siarki.

. Przedstaw klasyfikacje tlenowych drobin siarki.

. Omoéw wiasciwosci chemiczne anionéw siarczkowego i siarczanowego.

. Omow wiasciwosci wodnych roztwordw siarkowodoru, wodorosiarczkéw i siarczkow.
. W sklad jakich zwiazk6w chemicznych moze wchodzi¢ anion siarczkowy?

. Poréwnaj wilasciwodci chemiczne anionu dwusiarczkowego i nadtlenkowego.

Przedstaw stadia utleniania siarki tlenem z powietrza.
Jakie wlasciwosci chemiczne ma kwas siarkowy?

. Do jakiego typu reakcji nalezy reakcja mi¢dzy anionem siarczanowym a tréjtlenkiem siarki?
. Oméw wiasciwosci chemiczne dwutlenku siarki.

. Omoéw wlasciwosci chemiczne kwasu siarkawego.

. Poréwnaj procesy dysproporcjonacji chloranow 1 siarczynéw.

. Omoéw metody otrzymywania kwasu siarkowego z substratéw wystepujacych w przyrodzie.
. W jakich warunkach przebiega dysproporcjonacja podsiarczynow?

. Wskaz tlenowe drobiny siarki o niesymetrycznym rozkladzie podstawnikoéw tlenkowych.

. Przedstaw metody otrzymywania podsiarczanow.

. Omow tlenofluorowcowe drobiny starki.

. Jak otrzymuje si¢ nadtlenowe drobiny siarki?

. Przedstaw systematykg tlenowych drobin fosforu.

. Jakie tlenowe drobiny fosforu wywodza si¢ z drobiny P,?

. Jakie wlasciwosci chemiczne ma anion fosforkowy?

. Przedstaw reakcje uzasadniajace silne wlasciwosci kwasowe tienkow fosforu.

. Przedstaw reakcje ,,.kwasowo-zasadowe™ migdzy tlenowymi drobinami fosforu o ey, = 0.

. Poréwnaj budowe przestrzenna tlenowych drobin fosforu o e, = 0 z odpowiednimi drobinami

starki i chloru.

. Jakie typy soli tworza tlenowe kwasy fosforu o e, = 0?

. Jakie wiclko$ci opisuja moc kwasu ortofosforowego?

. Omoéw metody otrzymywania fosforyndw.

. Jak mozna otrzyma¢é wolny fosfor z fosforanow?

. Omoéw dysproporcjonacje podfosforandw i fosforyndw.

. Przedyskutuj mozliwosci synproporcjonacji drobin w linii e, ¢, = 8 i w linii tlenk6w.
. Jak otrzymuje sie fosforowodory?

. Omow wiasciwosci chemiczne wolnego fosforu.

. Jak przebiega hydroliza trojchlorku fosforu?

Jak reaguje pieciochlorek fosforu z amoniakiem?

. Przedstaw drobiny fluorowe fosforu.
. Jakie podstawniki koordynacji moga znalez¢ si¢ w otoczeniu fosforowych centréw koordynacji?

Poréwnaj krzemowodory z fosforowodorami i weglowodorami.

. Przedstaw klasyfikacj¢ tlenowych drobin krzemu.
. Poréwnaj budowg tlenowych drobin krzemu i fosforu oraz krzemu i wegla.
. Jak otrzymuje si¢ krzemometan?
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. Jak zmieniaja si¢ jonotropowe wiasciwosci kwasowe tlenkdéw Cl,O,, SOs, P,O,, i Si0O,?
. Podaj metody otrzymywania wolnego krzemu.

. Jak reaguje wolny krzem z fluorowcami?

. Przedstaw znaczenie czterochlorku krzemu w syntezie zwiazkoéw krzemu.
. Jak mozna otrzymac tlenek SiO?

. Jakie polaczenia tworzy tlen z azotem?

. Przedstaw systematyke tlenowych drobin glinu.

. Poréwnaj budowg aniondéw o e, = 0 w drugim okresie rdzeniowym.

. W jakich polaczeniach wystepuje struktura AlO3=?

. Omow metody otrzymywania wolnego glinu.

. Omow reakcje trojtlenku glinu z kwasami i zasadami.

. Przedstaw kolejne stadia reakcji glinianu z kwasami.

. Omoéw metody otrzymywania wodorotlenku glinu.

. Jak reaguje wolny glin z kwasami i zasadami?

.'Przedstaw drobiny glinu z innymi njz tlen podstawnikami koordynacyjnymi.

. Omoéw homordzeniowe drobiny pierwiastkéw drugiego okresu rdzeniowego powstajace w wyniku

polimeryzacji.

[l I N

. Przedstaw tancuchowa i pierScieniowe drobiny homordzeniowe pierwiastkéw drugiego okresu rdze-
niowego. .

. Przedstaw heterordzeniowe drobiny pierwiastkow drugiego okresu rdzeniowego powstajace w wy-
niku kondensacji. :

. Przedstaw fancuchowe i piercieniowe drobiny heterordzeniowe pierwiastkow drugiego okresu
rdzeniowego.

. Przedstaw kolejne stadia kondensacji kwasu ortokrzemowego.

. Omoéw struktury glinokrzemianow.

. Omow struktury magnezokrzemianow.

. Co to sa silikony?
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