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PODSTAWY KLASYFIKACJII ZWIAZKOW
CHEMICZNYCH. | |
WODOR, HEL I PIERWIASTKI MONODROBINOWE

A. Wyklad

1.1. Wstepne wiadomosci o klasyfikacji zwiazkéw chemicznych

Nauka o wlasciwosciach zwigzkdw chemicznych, ktérej podstawy sa przedstawione
w niniejszej ksiaZce, zajmuje si¢ badaniem najrozmaitszych funkcji, ktérych argumentem
sa zwigzki chemiczne, a warto§ciami rézne ich wlasciwosci. Opiera sig ona na teoretycznych
i dos$wiadczalnych dociekaniach zardwno w dziedzinie budowy materii, jak 1 w dziedzinie
przemian chemicznych. Celem jej jest opracowywanie metod pozwalajacych na przewidy-
wanie wlasciwosci fizycznych i chemicznych zwiazkéw w sposéb czysto formalny lub na
podstawie uzyskanych danych do$wiadczalnych.

Formalne podejicie do tego zagadnienia polega na dazeniu do stworzenia odpowied-
niego aparatu matematycznego umozliwiajacego obliczanie wartosci ujmujacych ilosciowo
wlaéciwo$ci zwiazkéw chemicznych na podstawie wlaSciwosci tworzacych je elementow
strukturalnych. Ostatecznym rozwigzaniem bytoby stworzenie metodyki formalnej, pro-
wadzacej od czastek elementarnych — jako elementéow wyjsciowych — poprzez rdzenie
atomowe i drobiny do zgodnych z wynikami doswiadczalnymi wiasciwosci zbudowanygﬁ
z nich uktadéw makroskopowych. Kierunek ten reprezentowany jest przez chemi¢ kwan-
towa. W dzisiejszym jednak stanie rozwoju tej dziedziny dalecy jeste$my jeszcze od mozli-
wosci, nawet w znacznie wezszym zakresie, przewidywania wlasciwosci zwiazkéw chemicz-
nych jako wynikajacych z wtasciwosci tworzacych je rdzeni atomowych i elektrondw wa-
lencyjnych.

Odmienng metoda przewidywania wilasciwosci zwigzkow chemicznych jest metoda
oparta na ich klasyfikacji, polegajgcej na przypisywaniu zwiazkom chemicznym liczb,
wedlug ktérych porzadkuje sie je w uktadzie zmiennej niezaleznej. Poszukiwane wiasciwos-
ci stanowig odpowiednie wartosci funkcji. Przewidywanie oparte jest w tym przypadku na
oznaczonych eksperymentalnie wartosciach cech pewnej liczby zwiazkéw, ktore w drodze
interpolacji mozna — bez obawy popelnienia wigkszego bledu — rozszerzy¢ na inne po-
taczenia. Niezwykle istotne jest przy tym ustalenie charakteru przebiegu funkcji. Niestety
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i ta metodyka nie zostala dotychczas opracowana w wystarczajacym zakresie 1 nie obejmuje
wszystkich zwiazkéw chemicznych. Jest ona jednak, jak do tej pory, jedyng metoda umoz-
liwiajaca przewidywanie wlasciwosci zwiazkow i dlatego bedzie podstawg przedstawionego
tu ich opisu.

Ze wzgledu na zasadnicze réznice migdzy typami strukturalnymi wystgpujacymi wérod
zwiazkéw chemicznych nie nalezy si¢ spodziewaé, aby mozna bylo wszystkie zwiazki che-
miczne objaé jedna metoda klasyfikacji. W istocie bowiem niewiele strukturalnych podo-
biefistw wystepuje miedzy takimi zwigzkami chemicznymi, jak np. dwutlenek wegla i chlo-
rek sodowy. Dwutlenek wegla jest zbudowany z elektroobojetnych drobin, zawdzigezaja-
cych swe istnienie wigzaniu kowalencyjnemu i oddziatujacych na siebie w uktadzie makro-
skopowym sitami dipol indukowany—dipol indukowany. Chlorek sodowy natomiast jest
zbudowany z dwéch przeciwnie naladowanych drobin jelnordzeniowych, oddzialujacych
na siebie sitami jonowymi. Niewiele podobieristw stwierdzimy réwniez migdzy zwiazkami
chemicznymi, ktérych drobiny sa zbudowane z niewielu rdzeni atomowych, i tzw. zwigz-
kami wielkoczasteczkowymi, ktorych drobiny skladaja sig z setek tysigcy rdzeni. Z ogromna
réznorodnodcia spotykamy si¢ rowniez i w zakresie zwigzkow nalezacych w zasadzie do
jednego typu. Dla przykladu mozna tu wymieni¢ duza grupg zwiazkow kompleksowych.
Zapewne trudno bedzie uja¢ jedna metoda klasyfikacji takie potaczenia, jak sze§ciocyjano-
zelazian(II) potasu K,Fe(CN)s i dwubenzenochrom Cr(C¢Hg),. Odregbna niewatpliwie
grupe stanowia tzw. zwiazki migdzymetaliczne, bedace ogniwem taczacym wlasciwy obszar
zwigzkéw chemicznych z roztworami. Sytuacja ta powoduje, iz mozliwosci klasyfikacyjne
oparte na okreslonej metodyce przypisywania zwigzkom chemicznym liczb, s z reguly
ograniczone do $ciéle zdefiniowanych grup zwiazkéw chemicznych. Pierwszym zatem zabie-
giem poprzedzajacym wiasciwa klasyfikacje bedzie wyodrebnienie sposréd zwigzkow che-
micznych okreslonej grupy, wewnatrz ktorej przeprowadza si¢ klasyfikacje przez przypi-
sanie liczb poszczegblnym jej elementom.

Podziat zwiazkéw chemicznych na grupy nalezy do najstarszych metod ich porzadkowa-
nia. Przypisanie jakiejkolwiek cechy zwiazkowi chemicznemu pozwala na ujgcie w grupe
polaczen obdarzonych ta sama cecha. Wprowadzenie nowej cechy wyodrebnia z grupy okres-
lonej pierwsza cecha podgrupe, z ktorej mozna wyodrebni¢ z kolei jeszcze mniejsza grupeg
przez wprowadzenie kolejnego ograniczenia wlasciwosci. Postgpujac w ten sposob mozna
ogranicza¢ liczebno$¢ grupy zwiazkéw chemicznych, przy czym granice tego sposobu po-
stepowania stanowi grupa sktadajaca si¢ z jednego tylko elementu — jednego zwiazku
chemicznego, a nawet okreslonej jego odmiany. Mozna np. sposréd zwiazkow chemicznych
wyodrebnié grupe zwigzkéw zawierajacych w swym skiadzie pierwiastek tlen. Grupa ta
moze zostaé ograniczona przez sprecyzowanie dodatkowego warunku wystgpowania w po-
taczeniach anionu wodorotlenkowego. Z grupy wodorotlenkoéw mozna z kolei wyodrebnic
wodorotlenki o charakterze zasadowym, spoérdd nich za$ nastgpna wezsza grupg wodo-
rotlenkdw litowcédw (metali alkalicznych). Ograniczajac typ kationu, np. do kationu so-
dowego, zaweza si¢ grupe do jednego zwiazku chemicznego — wodorotlenku sodowego.

W przyktadzie tym posluzono sie tylko dwoma typami cech grupowych, a mianowicie
cechami zwiazanymi ze skladem chemicznym zwiazkéw oraz cechami zwiazanymi z ich
udzialem w konkretnym procesie chemicznym (kwasowo-zasadowym). Oczywiscie nie sa
to jedyne cechy grupowe stosowane do definiowania grup zwiazkéw. Ogodlnie cechy gru-
powe mozna podzieli¢ na trzy kategorie: 1) cechy strukturalne zwigzane z budowa zwigzkéw
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chemicznych, a w szczegdlnosel z ich sktadem jakoéciowym i ilo$ciowym, z budowa dro-
bin i z budowa uktadéw makroskopowych, 2) cechy zwiazane z wlasciwosciami zwiazkow,
zaréwno fizycznymi jak i chemicznymi, 3) cechy okre$lajace zastosowanie praktyczne zwiaz-
kéw chemicznych, nieprzydatne do celéw omawianej klasyfikacji.

Sposéb wyodrebnienia grupy zwiazkéw jest $cile zwiazany z zamierzonym sposobem
przypisywania zwigzkom chemicznym wartosci liczbowych, wedlug ktérych zostaja one
odlozone w obszarze zmiennej niezaleznej. W najprostszym przypadku przypisania indy-
widuom chemicznym po jednej wartosci liczbowej uzyskuje si¢ mozliwo$¢ rozmieszczenia
ich na osi liczbowej — utworzenia tzw. szeregu zwiqzkéw. Obranie wiasciwej metody nume-
rowania ma ogromne znaczenie dla poszukiwania w drodze interpolacji czy ekstrapolacji
nieoznaczonych doswiadczalnie cech zwiazkéw chemicznych na podstawie zmierzonych
cech innych polaczen nalezacych do klasyfikowanej grupy. Latwo uzasadni¢, ze przebieg
funkcji zwigzki chemiczne—ich wlasciwosci zalezy wylacznie od obranej zasady numeracji.

Na rysunku 1.1 przedstawiono przyktadowe przebiegi temperatur wrzenia dziesigciu
nasyconych weglowodoréw o taicuchach nierozgatezionych, odktadanych na osi liczbowej
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Rys. 1.1. Przebieg funkcji zwiazki chemiczne—ich wlasciwosci w zaleznosei od sposobu uporzadkowania
argumentu: g) alfabetycznie, b) wedlug liczby rdzeni wegla, ¢) wedlug stosunku liczby rdzeni wodoru do
liczby rdzeni wegla

wedtug réznych zasad, przedstawionych w tabl. 1.1. Przypisano tu wartoéci liczbowe zgod-
nie z pierwsza litera nazwy zwiazku (rys. 1.1a), zgodnie z liczba rdzeni wegla (rys. 1.1b)
i wreszcie zgodnie z liczba wyraZajaca stosunek liczby rdzeni wodoru do liczby rdzeni wegla
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(rys. 1.1c). W dwoch ostatnich przypadkach uzyskano t¢ sama, ale odwrot na kolejnosc
rozmieszczenia potaczen na osi rzgdnych, rézne natomiast sa odlegloéci miedzy potozeniami
zwiazk6w na osi odcietych. Jest réwniez oczywiste, Ze w danej grupie potaczen istnieje tylko
jedna w zasadzie kolejno$¢ ich rozmieszczenia (jedna prosta i jedna odwrotna), przy ktorej
Tablica I.1

Przypisywanie wartoSci liczbowych zwiazkom wedlug réznych zasad

| Wartod¢ ! Argument funkcji kodowany wedlug |
Nazwa Wzbr funkeji zasady przedstawionej graficznie na 1
zwiazku zwiazku (temperatura ————— =

| wrzenia, K) rys. 1.1a s 116 | rys. llc {

|~ -] , == B - _‘ |
Metan CH, 113 13 1 | 4,00

Etan CHe 185 5 2 | 300 |
| Propan CHs | 229 16 3 2,66
Butan CsHio 2712 2 4 2,50
Pentan C:-H,2 309 16 5 2,40
Heksan CoHya 342 - 8 6 | 23
Heptan CsH,6 371 8 7 \ 2,28
Oktan CsHis 398 15 8 2,25
Nonan CoH2o 424 14 9 J 2,22
Dekan C,oH2, 447 4 10 2,20

interesujaca nas cecha zwiazku, odlozona jako wartosé¢ funkcji, lezy na krzywej monoto-
nicznej. Przedstawienie bowiem ktdrejkolwiek pary zwigzkéw na osi liczbowej, na ktorej
zostaly one uporzadkowane tak, aby przebieg wartoéci funkcji byt monotoniczny, prowadzi
do niemonotonicznosci krzywej (rys. 1.2).

Latwo uzasadni¢, ze w ramach danej grupy zwiazkOw zawsze mozna ustawic¢ zwigzki
chemiczne w takiej kolejnosci i w takich od siebie odst¢pach, ze wartoéci funkcji (whasci-

L | t 1 | | -

1 2 3 4 5 6 x

Rys. 1.2. Powstawanie niemonotoniczno$ci krzywej, na ktérej leza wartosci funkcji: zwiazki chemiczne -
—ich wiadciwodci (x — liczba przypisana zwiazkowi chemicznemu, y — warto$¢ liczbowa wybranej wias-
ciwoéci zwigzku chemicznego)
woéci) beda lezaly na krzywej monotonicznej. Moga natomiast wystapi¢ trudnodci w
zdefiniowaniu metody przypisania zwiazkom wartosci liczbowych wynikajacych z ich
cech strukturalnych czy innych cech ogdlniejszej natury.

Na podstawie tych rozwazan mozna wypowiedzie¢ twierdzenie, iz w ramach okre$lonej
grupy zwiazkéw chemicznych istnieje jeden w zasadzie spos6b uporzadkowania ich na osi
liczbowej, przy ktérym przebieg wartoSci furess (whasciwosci) jest monotoniczny.
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Nalezy podkresli¢, ze funkcja zwigzki chemiczne—ich wlasciwosci ma zawsze charakter
dyskretny, niezaleznie od sposobu, w jaki przypisujemy im wartoéci liczbowe, a traktowanie
jej przebiegu jako ciaglego jest catkowicie sztuczne i przeprowadzane jest z reguly tylko
dlatego, ze funkcje ciagle sa duzo lepiej zbadane niz funkcje dyskretne.

05 liczbowsg, na ktérej wyrézniono punkty odpowiadajace kolejnym liczbom, przy-
pisanym wedlug okreslonej zasady zwigzkom klasyfikowanej grupy, nazywamy osig klasy-
fikacyjnq. Z punktu widzenia wzajemnego rozmieszczenia zwigzkOw wyréznimy dwa rodza-
je osi klasyfikacyjnych:

— osie klasyfikacyjne stale, na ktérych nastgpujace po sobie zwiazki sg rozmieszczone
w takich samych odlegto$ciach na osi liczbowej (rys. 1.15);

— osie klasyfikacyjne zmienne, na ktorych nastepujace po sobie zwiazki sg rozmiesz-
czone w roznych odstepach na osi liczbowej (rys. 1.1¢).

Przebudowa strukturalna zwigzku chemicznego, prowadzaca do otrzymania innego
zwiazku, nastepuje w wyniku przeprowadzenia odpowiednich proceséw chemicznych. Na
przykiad przejicie od jednego czlonu, np. C;H, przedstawionego na rys. 1.16 szeregu
weglowodordw, do cztonu nastepnego, np. C,H, o, nastgpuje w ztozonej reakcji chemicznej,
w ktdrej mozna wyrdznié nastepujace stadia:

CH, + J, - CH,J + HJ
Cs;Hg + J, = C3H,J + HJ
CH3J + 2Na + C3H-J —» C,H,, + 2NaJ
Struktury zestawione na osi zmiennych niezaleznych na rys. 1.15 sa zatem powigzane z soba
zlozonym procesem chemicznym. Tego rodzaju klasyfikacja jest z chemicznego punktu
widzenia mniej warto$ciowa i moze byé przydatna jedynie do przewidywania wiasciwosci
fizycznych zwigzkow. O$ klasyfikacyjna, ktdrej punkty odpowiadaja strukturom chemicz-
nym, a przejécie od punktu do punktu nie odpowiada przemianie elementarnej, nazywamy
osiq slabq.

Dla niektdrych grup zwiazkéw udaje si¢ dokonaé takiego ich opisu.cyfrowego, ktory
zjednej strony odzwierciedla strukture zwigzkdw, a z drugiej strony elementarne przeksztal-
cenia, jakim moga one ulegaé. Rozpatrzmy np. klasylikacj¢ tlenowych i beztlenowych
kwaséw chloru, ktérym przypisano liczby zgodnie z wartoécia stopnia utlenienia chloru
(rys. 1.3). Poszczegdlne punkty na osi odpowiadajg strukturom, natomiast przejscie od

+7 +5 +3 + —

ClOg ClO3 ClO; Clo™ Cl™
Rys. 1.3. Klasyfikacja tlenowych i beztlenowych kwaséw chloru

punktu do punktu jest zwigzane z elementarng przemiang utleniania lub redukeji, sprze-
zong z réwnoczesnym procesem kwasowo-zasadowym i polegajaca na zamianic podstawni-
kéw tlenkowych O2~ przy centralnym rdzeniu chloru na pary elektronowe, np.:
HCIO + H3As0; - HCl + H;AsO,

Tego rodzaju klasyfikacja obok informacji strukturalnej zawiera rowniez informacje do-
tyczace proceséw elementarnych, prowadzacych do otrzymania okre§lonych zwigzkow
z innych, objetych systemem klasyfikacyjnym.

Drugim zatem waznym podziatem osi klasyfikacyjnych jest ich podziat na osie slabe, na
ktérych punkt odzwierciedla strukture, a przejécie od punktu do punktu nie odpowiada
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przemianie elementarnej, oraz na osie mocne, w ktérych punkty reprezentujace struktury
$a powigzane elementarnymi przemianami.

Tworzenie szeregéw zwigzkow jest najpowszechniejsza metoda ich klasyfikacji. W kaz-
dej rozsadnie zdefiniowanej grupie zwiazkéw udaje si¢ z reguly obraé jaka$ zasade odkta-
dania ich na osi liczbowej. System ten, chociaz uniwersalny, nie odznacza si¢ jednak za-
zwyczaj wystarczajacg rozdzielczoscia, zwlaszcza wtedy, gdy dazymy do sklasyfikowania
zwiazkéw w wickszych grupach. Wréémy do przykiadu z weglowodorami, w ktérym kla-
syfikowana grupa byla ograniczona jedynie do weglowodoréw nasyconych o prostym
tancuchu. Jesli rozszerzylibySmy grupe zwiazkéw i cheielibysmy ujaé w niej wszystkie we-
glowodory nasycone, to wéwczas, przy stosowanej metodyce przypisywania zwigzkom
chemicznym liczb wedtug liczby rdzeni wegla, kazdy punkt na osi odcietych odpowiadalby
wiekszej liczbie struktur, zgodnie z liczba izomeréw poszczegdlnych weglowodoréw.
Pierwsze trzy weglowodory: metan, etan i propan, nie maja odmian izomerycznych, ale
juz butan C,H,, ma dwie odmiany, pentan CsH,, — trzy odmiany, a ostatni z klasyfiko-
wanych tu weglowodoréw dekan C,oH,, — 75 izomeréw. W takiej sytuacji selektywnosé
systemu jest niewystarczajaca, gdyz w przypadku np. dekanu w jednym punkcie zgrupowa-
no by 75 réznych struktur.

CH, iCH,

C:H¢ ZCH;—CH,

C3Hs 3CH;—CH,—CH,

CsH,0 3CH;—CH,—CH,—CH,;
3CH;—CH—CH,

I
CH3

CsH,; 3CH;—CH,;—CH,—CH,—CH,
$CH;—CH,—CH—CH,
l

CH;
CH3

I
§CH;—C—CH;,

I
CH;

CeH,s $CH;—CH,—CH,—CH,—CH,—CH,
$CH3;—CH,—CH,—CH—CH,
l

CH;
§CH3—CH2—C|H—~CH2——CH3
CH,
CH,

l
§CH;—CH,—C—CH,

I
CH,

Rys. 1.4. Opis cyfrowy weglowodorow uwzgledniajacy obok liczby rdzeni wegla liczbe grup CH,

Zwigkszenie selektywnosci systemu klasyfikacyjnego moze byé dokonane jedynie przez
przypisanie zwigzkom chemicznym dalszych wartoéci liczbowych. W omawianym przypad-
ku mozna zwigkszy¢ w pewnym stopniu selektywno$é klasyfikacji (tj. zmniejszyé llCZbQ
struktur przypisanych poszczegélnym punktom) przez wprowadzenie nastepnej liczby do
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opisu cyfrowego zwiazkéw, odpowiadajacej np. liczbie grup CH,; w weglowodorze. Na
rysunku 1.4 przedstawiono struktury pierwszych szeéciu weglowodorow wraz z takim
wiadnie ich opisem cyfrowym.

Przypisanie dwéch wartosei liczbowych kazdemu ze zwiazkow w klasyfikacji prowadzi
do dwuwymiarowego systemu klasyfikacyjnego zawartego migdzy dwiema osiami klasy-
fikacyjnymi, przedstawionego na rys. 1.5. Widzimy tu, Ze mimo osiagnigcia wigkszej roz-
dzielczosci nie udalo si¢ przez wprowadzenie drugiej liczby klasyfikujacej osiagna¢ pelnej
selektywnosci systemu i juz w szostym z kolei weglowodorze istniejg rézne struktury okres-
lane tym samym punktem klasyfikacji. Sytuacja ta oczywiScie pogarsza si¢ w miare wzrostu

liczba $
grup
CHj,
41— ° °
CsHip  CeHig
14
3 ° I4 ° 7 ©C6H:4
CsHyo CsHy, CeHia
2 . .

[ ] [ ] [
CoHe CsHg C4Hyo CsHy, CeHyq

CHq

{ 2 3 4 5 6 liczba rdzeni
wegla

Rys. 1.5. Klasyfikacja weglowodordw wedlug liczby rdzeni wegla i liczby grup CH,

liczby rdzeni wegla w weglowodorze. Kolejne zwigkszenie selektywnosci jest mozliwe przez
dalsze precyzowanie cyfrowego opisu zwiazkdw, polegajace na wprowadzaniu trzeciego
i dalszych wskaznikéw cyfrowych. Powoduje to oczywiscie przejscie od dwuwymiarowych
do trédj- 1 wiecej wymiarowych przestrzeni klasyfikacyjnych, stanowiacych ukiad zmiennych
niezaleznych, w stosunku do ktérego odklada si¢ wlasciwosci zwigzkdw chemicznych ujete
jako warto$ci funkcji.

Przestrzeniq klasyfikacyjnq nazwano przestrzen wyznaczona osiami klasyfikacyjnymi,
w ktdrej wyrdzniono punkty odpowiadajace zespotom liczb przypisywanych wedtug okres-
lonej zasady zwiazkom klasyfikowanej grupy.

Rozbudowa ukladu klasyfikacyjnego droga wprowadzania kolejnych slabych osi kla-
syfikacyjnych, prowadzaca do stabej przestrzeni klasyfikacyjnej, jest z reguty stosunkowo
latwa. Znacznie trudniej rozbudowuje si¢ mocne osie klasyfikacyjne w celu otrzymania
mocnego ukladu wielowymiarowego. Jest to mozliwe dopiero w przypadku sformutowania
drugiej liczby (i dalszych liczb), ktéra odpowiadalaby przemianie elementarnej dajacej
si¢ sprzggac z przemiang charakterystyczng dla pierwszej osi. Przykiadem takiego ukiadu
klasyfikacyjnego moze by¢ uklad osi, na ktérych odkliada si¢ wartosci e, i e, w celu klasy-
fikacji drobin prostych; zostanie on szczegdlowo przedstawiony dalej. Mocny ukiad kla-
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syfikacyjny oparty na dwdch odpowiadajacych sobie osiach mocnych, tj. takich osiach,
ktérych punkty sa powiazane przemianami dajacymi si¢ sprzegac, jest uktadem mocnym
nie tylko w kierunkach osiowych, ale réwniez i w innych wybranych kierunkach.

Na rysunku 1.6 przedstawiono klasyfikacje bezprotonowych drobin tlenowych i bez-
tlenowych fosforu w uktadzie osi e, i e,. Zgodnie z jednolita teoria kwasow, zasad, utle-
niaczy i reduktoréw drobiny w szeregach poziomych (e, = const) sa powiagzane przemiang

& '|’

sl PO3” |

]

7| P03

L o=

6| PO; P08~ POS~

- . - il = L

5| PyO% P05 ‘

| s o

4 PO;

|
1 = !
3 P,08 |
| } _ .

- i .

| ' |

1 |

0 | | I L

| . . | . ‘ . |
0 1 2 3 4 5 6 7 8 e

w

Rys. 1.6. Klasyfikacja tlenowych i beztlenowych prostych drobin fosforu wedhug opisujacych je liczb e, 1 ey

red-ox, a drobiny w szeregach pionowych (e, = const) przemiang ac-bas. Jest to zgodne
z charakterem zastosowanych osi klasyfikacyjnych. W ukladzie tym pojawia sig jeszcze je-
den sprzezony kierunek mocny dla szeregéw o e, + e, = const, potozonych na przeciwpro-
stokatnych, na ktérych sa one powigzane procesem sprzg¢zonym redac-oxbas.

Ogolnie rzecz biorac, osie zmienne i stale oraz mocne i stabe moga by¢ kojarzone z soba
w rézny sposob, prowadzi to do dwu- lub wiecej wymiarowych homo- lub heterogenicznych
uktadéw opartych na rézno- lub réwnocennych osiach klasyfikacyjnych.
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Przyktadem heterogenicznego ukladu klasyfikacyjnego moze by¢ klasyfikacja weglo-
wodorow Jurkiewicza, oparta na jednej stabej osi stalej i jednej stabej osi zmiennej. Podsta-
wowg siatke tego ukladu, ktdrej wezty odpowiadaja potozeniom weglowodordw, przedsta-
wiono na rys. 1.7. Na osi poziomej odtozono liczbe rdzeni wegla # (jest to o$ stala), na zmien-

5

A m=2 m=4

L

Rys. 1.7. Klasyfikacja weglowodoréw metoda Jurkiewicza

nej osi pionowej natomiast odtozono bardziej ztozona wartosé liczbowa N = 4n/m, gdzie
it - liczba rdzeni wegla, m — liczba rdzeni wodoru w weglowodorze.

Innym przyktadem heterogenicznego uktadu klasyfikacyjnego moze byé¢ uktad, w ktdrym
klasyfikuje si¢ drobiny tlenowe na najwyzszym stopniu utlenienia pierwiastkéw nalezacych
do jednego okresu. Stosujac osie, na ktérych odktada si¢ liczby e, oraz tadunek rdzenia
centralnego e,, dochodzimy do uktadu przedstawionego na rys. 1.8. Uklad ten jest mocny
jedynie w kierunku szeregu drobin tego samego pierwiastka (poszczegélne punkty powia-
zane sa przemiang ac-bas). Druga o$ z chemicznego punktu widzenia jest osig staba, gdyz
np. przejscie od PO3~ do SO;~ nie odbywa si¢ na drodze procesu elementarnego w sensie
2 10
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chemicznym. Z jadrowego punktu widzenia natomiast o$ ta ma charakter osi mocnej, prze- .
ksztalcenie bowiem PO2~ w SO2~ moze by¢ skutkiem jednostkowej przemiany jadrowe]
polegajacej na przylaczeniu protonu:

PO}~ + p = SO~
Ta przemiana jadrowa nie sprzega sie jednak z procesem kwasowo-zasadowym i dlatego
uktad zaréwno przy jednej jak i drugiej ocenie charakteru osi jest ukladem heterogenicznym,
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Rys. 1.8. Klasyfikacja drobin wedtug liczby e, i tadunku rdzenia centralnego eo

w ktérym mocne kierunki sa jedynie kierunkami osiowymi, zgodnymi z osiami mocnymi,
gdyz zastosowane osie nie generuja nowych kierunkéw mocnych.

Rozpatrywanie wlasciwosci zwiazkéw chemicznych na podstawie okre§lonych syste-
méw klasyfikacyjnych pozwala nie tylko na przewidywanie, ale réwniez na okreslenie
prawidlowosci zmian wlasciwosci klasyfikowanych zwiazkow, co daje pelniejszy poglad
na poszczegOlne dzialy chemii opisowej. Niestety, jak to juz uprzednio stwierdzono, sys-
temy klasyfikacyjne nie pokrywaja réwnomiernie calego obszaru obejmowanego pojeciem
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zwigzku chemicznego. Dla niektérych grup, w szczegdlnosci dla poiaczen prostych, dys-
ponujemy juz w tej chwili mocnymi dwu- lub wigcej wymiarowymi uktadami klasyfika-
cyjnymi, o wystarczajacej selektywnosci, dla innych grup zwiazkéw opracowano stabe
wieloosiowe uklady klasyfikacyjoe (jak np. dwuwymiarowa klasyfikacja weglowodorow
Jurkiewicza). Dla wielu jednak innych grup potaczen nie opracowano dotychczas szerszych
metod ich klasyfikacji i w tym zakresie mozna korzystaé jedynie z jednoosiowych, na ogot
mniej warto$ciowych, uktadéw klasyfikacyjnych, umozliwiajacych badanie prawidlowosci
zmian cech zwiazkéw chemicznych jedynie w izolowanych szeregach zwiazkdw.

Sposréd wielu mozliwosci ogdlnego porzadku przedstawienia zwigzkéw chemicznych
w wyktadzie chemii opisowej, wybrano dla tego wyktadu sposéb pozwalajacy na najszersze
wykorzystanie znanych dzisiaj metod klasyfikacji zwigzkow chemicznych.

Aby pelniej uzasadni¢ nastgpstwo przedstawiania materiatu opisowego, dokonamy
najpierw bardziej szczegdtowego przegladu metod klasyfikacyjnych, ktére bedg tu w pel-
niejszy sposob wykorzystane.

1.2. Uklad okresowy jako klasyfikacja zwiazkéow chemicznych

Uklad okresowy Mendelejewa w scistym tego stowa znaczeniu jest klasyfikacja badz ato-
mow, badz rdzeni pierwiastkow. Zagadnienie to zostato szczegdlowo przedstawione w I to-
mie niniejszego podrecznika, w ktérym za podstawowe pojecia strukturalne przyjeto nie
atomy, a rdzenie atomowe. Przy takim zatozeniu bedziemy traktowaé ukiad okresowy je-
dynie jako klasyfikacje rdzeni atomowych, bedacych podstawowymi elementami struktural-
nymi zwiazkow chemicznych.

Z klasyfikacyjnego punktu widzenia ukfad okresowy jest dwuwymiarowa klasyfikacja
oparta na osiach statych, z ktdérych jedna ma charakter osi mocnej dzigki powigzaniu na-
stepujacych po sobie struktur prosta przemiang jadrowa polegajaca na akceptacji lub emisji
protonéw. Druga o$ uktadu okresowego jest natomiast osig stabg. Otrzymana przestrzen
klasyfikacyjna ma zatem charakter niehomogeniczny i pozwala na wyrdznianie jedynie
szeregdw poziomych w ramach poszczegdlnych okresdw i szeregdw pionowych w ramach
grup. Dodatkowe ograniczenia sa narzucane podzialem pierwiastkéw na pierwiastki gléwne
(blok sp), pierwiastki przejsciowe (blok dsp) i pierwiastki wewnqtrzprzejsciowe (blok fdsp).
Rdzeniowa wersja ukiadu okresowego, omdwiona szczegdtowo w I tomie podrecznika,
jest przedstawiona na rys. [.9.

Pierwiastek chemiczny jest opisany w ukladzie okresowym trzema liczbami. Pierwsza
z nich jest réwna tadunkowi rdzenia atomowego i okresla, do ktérej grupy ukladu okreso-
wego nalezy pierwiastek. Druga jest réwna liczbie powlok elektronowych rdzenia i mowi,
do ktdrego okresu nalezy pierwiastek. Trzecia wreszcie liczba pozwala na rozrdéznienie,
zwlaszcza w okresach dalszych, kilku pierwiastkdw obsadzajacych pole tego samego okresu
i tej samej grupy, odznaczajacych sie odmienna strukturag powlok walencyjnych. Warto$¢
tej liczby dla bloku s (wodér, hel) wynosi 1, dla bloku sp — 2, dla bloku dsp — 3, a dla blo-
ku fdsp — 4, jest wiec zgodna z najwyzsza wartosciag dodatkowej liczby kwantowej opisuja-
cej podpowtoki walencyjne.

Klasyfikacyjnie opiszemy zatem pierwiastek nie jedna liczba (liczba atomowa), a zes-
polem trzech liczb, okreslajacych jego potozenie w ukiadzie okresowym. Szeregi pierwiast-
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kéw wynikajace z uktadu okresowego mozna wowczas formutowaé jako szeregi powstale
z uzmiennienia jednej z trzech liczb opisujacych pierwiastek. Na przykiad pierwiastek 82,
oléw, jest opisany liczbami 4, 51 2. Nalezy on do szeregu pierwiastkdw tego samego ok-
resu, w ktorym zmienia si¢ fadunek rdzenia, a nie zmienia si¢ liczba powiok elektronowych
rdzenia (5) i stan walencyjny (2). Do okresu tego naleza: rte¢ (2, 5, 2), tal (3, 5, 2), oldw
(4, 3, 2), bizmut (5, 5, 2), polon (6, 5, 2), astat (7, 5, 2) 1 radon (8, 5, 2). Ladunek rdzenia
zmienia si¢ w tym szeregu od +2 dla rteci do +8 dla radonu. Uzmiennienie drugiej z kolei
liczby opisujacej pierwiastek otdw, liczby powlok rdzeniowych (5), przy zachowaniu sta-
fosct dwdch pozostatych, prowadzi do utworzenia szeregu w ramach grupy uktadu okreso-
wego, do ktdérego naleza: wegiel (4, 1, 2), krzem (4, 2, 2), german (4, 3, 2), cyna (4, 4, 2),
i otdw (4, 5, 2) oraz nie wykryty pierwiastek 114 (4, 6, 2). Zmiana wreszcie ostatniego
wskaznika pozwala na utworzenie szeregu wewnatrz tej samej grupy i tego samego okresu,
do ktorego naleza pierwiastki roznigce si¢ jedynie struktura walencyjng. Bedzie to:
cer (4, 5, 4), hafn (4, 5, 3) i otdw (4, 5, 2). Szeregi te przedstawiono na rys. 1.10.
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Rys. 1.10. Szeregi pierwiastkow w ukladzie okresowym

Juz od czasu prac Mendelejewa wystepowaly tendencje wykorzystania ukiadu okreso-
wego bezpo$rednio do klasyfikacji zwigzkéw chemicznych przez przypisywanie poszcze-
g6lnym polom ukiadu okresowego okreslonych, na ogét tylko dwupierwiastkowych zwigz-
kéw, jak np. fluorkow, tlenkéw czy azotkdw poszczegdlnych pierwiastkow. Stosunkowo
wezesnie okazato sig, ze taka metoda klasyfikacji nie prowadzi do zadowalajacych wynikow.
Jest to spowodowane przede wszystkim tym, ze na wlasciwosci makroskopowego uktadu
zwiazku chemicznego, poza budowa tworzacych go rdzeni atomowych, wplywaja w sposdb
decydujacy inne czynniki strukturalne, takie jak charakter wiazan, struktura krystaliczna
ukfadu itp., nie ujete w systemie Mendelejewa. Rozdzielczo§¢ uktadu okreslonego w sto-
sunku do prostych, nawet dwupierwiastkowych zwiazkdw nie jest duza 1 wielu jego polom
musimy przypisaé¢ po kilku przedstawicieli. Przykfadem w zakresie polaczen tlenowych
mogg by¢ chociazby tlenki siarki SO, SO, i SO,, ktére znajda sie w jednym polu — polu
pierwiastka siarki.
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Trudnodci w zakresie zastosowania ukladu okresowego wystapity nawet w przypadku
polaczen jednopierwiastkowych, tzw. substancji prostych. Réwniez i wowczas wplyw na
wlasciwosci uktadu makroskopowego maja parametry strukturalne nie objete tak pomyéla-
nym systemem klasyfikacyjnym, a zjawisko alotropii powoduje, iz wiele pdl jest obsadzo-
nych kilkoma substancjami prostymi, jak to ma np. miejsce w przypadku tlenu, w polu
ktérego obok tlenu dwuatomowego O, znajdzie sie rowniez jego odmiana trojatomowa —
ozon O5.

Dobre wyniki uzyskuje si¢ natomiast zawsze wtedy, gdy wykorzystuje si¢ uktad okre-
sowy do badania wiasciwosci drobin jednordzeniowych, przede wszystkim drobin-rdzeni,
takich jak kationy Li*, Na*, K* itd. oraz Be2t, Mg?*, Ca?* itp. Na podstawie ukfadu
okresowego mozna réwniez przewidywaé wiasciwosci jednordzeniowych drobin z komple-
tem elektronéw walencyjnych, takich jak He®, Ne®, Kr? itd. oraz F~, Cl—, Br~ itp. W dal-
szych naszych rozwazaniach zastosujemy uktad okresowy jako metode klasyfikacji takich
wiagnie drobin. Wiasciwosci tego rodzaju jednordzeniowych elementow strukturalnych
zaleza bowiem przede wszystkim od ich tadunkéw i z tego tez wzgledu bardziej celowym jest
poréwnywanie ich cech w grupach uktadu okresowego, do ktérych naleza pierwiastki
o takim samym jadunku rdzenia.

Analiza cech drobin bardziej ztozonych, wielordzeniowych, wymaga natomiast stoso-
wania szerszych systeméw klasyfikacyjnych, ktérych podstawy zostana omowione w na-
stepnych paragrafach.

Pewne ograniczone grupy pofaczed mozna rozpatrywaé¢ na podstawie uktadu okreso-
wego pod warunkiem ustalenia wszystkich parametrow strukturalnych z wyjatkiem jed-
nego. Pierwszym, ktory wskazal na takie mozliwosci, byt Langmuir, ujmujacy bardziej
ztozone drobiny w tzw. szeregi izosteryczne. Przykiadem takiego szeregu moze by¢ szereg
anionéw tlenowych pierwiastkow drugiego okresu rdzeniowego: Si0¢~, PO3~,S0O;~, ClO;.
W szeregu tym zachowane sa wszystkie elementy struktury przy dopuszczeniu zmiennosci
jedynie pierwiastka centralnego. Sformutowanie szeregdw izosterycznych, w ktdrych wila-
$ciwosci drobin zmieniaja sig w sposdb $cisle monotoniczay, wskazalo na istnienie glebokich
podobienstw w strukturach drobin nalezacych do tego samego okresu. Dziwi¢ si¢ nalezy,
7e dopiero w 50 lat pdzniej zaczely si¢ pojawiac tendencje do szerszego wykorzystania
szeregéw zwigzkow pierwiastkéw tego samego okresu uktadu okresowego.

Tradycja rozpatrywania w ramach chemii opisowej przede wszystkim analogii w grupach
ukladu okresowego pochodzi z pierwszych prac nad ukiadem okresowym Mendelejewa,
a wiec sprzed 100 lat, kiedy jeden z podstawowych probleméw chemii opisowej stanowity
sktady stechiometryczne zwiazkéw, o ktérych wewngtrznej strukturze nie miano wiasciwie
zadnego pojecia. Metoda klasyfikacyjna, pozwalajaca na przewidywanie stechiometrii,
wydawala sie wowczas szczegolnie uzyteczna. Uklad okresowy stwarzal takie mozliwosci.
Okazalo sig, Ze potaczenia pierwiastkéw nalezacych do tej samej grupy uktadu maja analo-
giczne sklady stechiometryczne, jak np. HF, HCI, HBr czy tez N,Os, As,0s5.

Sukces, jaki odnidst uktad okresowy w zakresie ustalania stechiometrii zwiazkéw, byl
tak ogromny, ze do dzi$ jeszcze, wbrew oczywistym faktom, chemicy patrzac na uklad
okresowy widzg przede wszystkim grupy pierwiastkow. Tymczasem pdzniejsze szczego-
lowsze badania struktur zwigzkéw chemicznych, ktére staty si¢ mozliwe dzieki zastosowaniu
nie znanych 100 lat temu metod badawczych, pozwolity glebiej wnikna¢ w budowe cza-
steczek zwigzkow chemicznych i stwierdzi¢, ze stosunki stechiometryczne w odpowiadaja-
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cych sobie zwigzkach nalezacych do tej samej grupy uktadu okresowego sa w rzeczywistosci
bardziej ztozone. Okazalo si¢ np., Z2e wzor chemiczny drobin sktadajacych sie na fluoro-
wodor jest inny niz drobin chlorowodoru. Drobiny fluorowodoru okazaty si¢ byé bi-,
tetra- czy heksamerami [(HF),], podczas gdy drobiny chlorowodoru sa monomerami
(HCI). Wykazano nastgpnie, ze tlenek N,Os jest zwiazkiem heterodrobinowym i sklada
sie z kationéw NOZ i anionéw NOj3, a pieciotlenek fosforu sktada sie z drobin o wzorze
P,O,.

Mimo stwierdzenia tych i wielu, wielu innych faktéw wskazujacych na mniejsza klasy-
fikacyjna przydatno$¢ szeregéw zwiazkow pierwiastkow nalezacych do jednej grupy ukladu
okresowego, z niezwyklym trudem toruje sobie drogg teza o szczegdlnym klasyfikacyjnym
znaczeniu szeregow zwiazkow pierwiastkow nalezacych do tego samego okresu. Istnienie
glebszych podobienstw strukturalnych w okresach, z klasyfikacyjnego punktu widzenia,
jest zupelnie zrozumiale, gdyz witasnie o§ pozioma uktadu okresowego jest osia mocna,
podczas gdy o$ pionowa jest osia stabg.

W tym podreczniku bedziemy zestawiali szeregi zwiazkow tak, by przebiegi wiasciwosci
odkladane jako wartosci funkcji bytly monotoniczne, co ma miejsce wla$nie w szeregach
zestawianych na podstawie okreséw uktadu okresowego. Jedynie pierwiastki nie majace
zdolnoSci do wiazania elektronéw i wystgpujace w zwigzkach chemicznych jako drobiny-
-rdzenie (pierwiastki 1 i II grupy) beda omdwione w porzadku grupowym.

Nalezy jednak pamigta¢, ze uktad okresowy nie jest klasyfikacja zwigzkdw chemicznych,
a wylacznie klasyfikacjg pierwiastkéw i jako taki jest podstawa klasyfikacji obejmujacych
bardziej ztozone struktury, ale w zadnym przypadku ich nie zastepuje.

1.3. Mocna klasyfikacja drobin prostych

W pierwszym tomie podrecznika wprowadzono pojecie drobiny prostej jako podsta-
wowego elementu struktury zwigzkéw chemicznych. Drobing prostq nazywamy element
strukturalny, skladajacy si¢ z jednego lub kilku rdzeni atomowych powiazanych z soba
wigzaniaml wyzszych rzedow, obdarzony fadunkiem lub w szczegdlnym przypadku elek-
trycznie obojetny. Drobiny proste moga bezpo$rednio tworzyé makroskopowy uktad
zwiazku chemicznego jako jedyne jego skiadniki lub tez wchodza w skiad drobin zlozonych,
z ktérych z kolei zbudowany jest makrouktad zwigzku chemicznego.

Zagadnienie klasyfikacji tych podstawowych elementéw strukturalnych rozpatrzymy
w niniejszym paragrafie.

Wprowadzenie pojecia drobiny prostej zmienia w sposdb do$é istotny chemiczne rozu-
mowanie strukturalne. Dawniejszy sposob przedstawiania struktur chemicznych, oparty
na pojeciu atomu, prowadzil bezposrednio od elektrycznie obojetnych atomoéw, ktérym
starano si¢ przypisac¢ potencjalne cechy strukturalne, od razu do elektrooboj¢tnych cza-
steczek zwiazkow chemicznych, z ktérych zbudowane sa uktady makroskopowe. Daznosé
do przypisywania atomom cech strukturalnych, ktdre pojawiaja si¢ dopiero w kon-
kretnych sytuacjach, prowadzi do wielu powszechnie znanych trudnoéci. Okazato sig, Ze
struktury drobin, w sklad ktérych jako element centralny wchodzi rdzen okreslonego
pierwiastka, zaleza nie tyle od geometrii wzajemnego rozmieszczenia jego orbitali
walencyjnych, ile od charakteru otaczajacych ten rdzen innych elementéw, takich
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jak elektrony i podstawniki koordynacji, w sktad ktorych wchodza rdzenie niektorych
pierwiastkow silnie elektroujemnych. Wprowadzenie pojgcia drobiny prostej zbudowane;j
2 rdzeni atomowych i elektronéw walencyjnych stwarza nieco bardziej ztozony uklad poje¢
strukturalnych, w ktérym od rdzeni atomowych, poprzez drobiny proste, dochodzimy —
albo bezposrednio, albo poprzez drobiny zlozone — do uktadéw makroskopowych. Zaleta
tego uktadu pojec podstawowych w stosunku do poprzedniego jest to, Ze w drobinach pro-
stych cechy strukturalne sg rzeczywiscie wyksztalcone i nie maja jedynie potencjalnego
charakteru. Istotnym jest réwniez i to, ze te rzeczywiste, podstawowe elementy struktury
mozna klasyfikowa¢ w mocnym uktadzie klasyfikacyjnym.

Gtéwny nacisk zostat w tym podreczniku polozony wiasnie na rozpatrzenie prawidio-
wosci w zakresie wlasciwosci drobin prostych oraz ogdlnych metod ich syntezy za pomocg
tzw. morfologicznej klasyfikacji drobin prostych, ktdrej podstawe stanowi jednolita teoria
kwaséw-zasad oraz utleniaczy-reduktorow, przedstawiona w pierwszym tomie.

Podstawa klasyfikacji morfologicznej sa liczby e, i e,. Poslugujemy si¢ tu jednym
z najbardziej klasycznych uje¢ w nauce o strukturze materii, polegajacym na rozpatrywaniu
elementu strukturalnego jako zbudowanego z czastki centralnej i jej otoczenia. Drobing
prosta opisujemy w taki wiasnie sposdb, wyrézniajac w niej jedno- lub kilkurdzeniowy
uktad centralny oraz otoczenie uktadu centralnego w postaci elektronow sfery walencyjnej
i podstawnikéw koordynacji.

W sktad ukiadu centralnego wchodza z reguty pierwiastki o mniejszej elektroujemnosci
od pierwiastkéw wystepujacych w ich otoczeniu koordynacyjnym, jak np.:

ps+ w PO:-, PO}, PO3~ i PO*~
p—p** w PO
P—O—P** w P,0%, P,O%"

Za podstawniki koordynacji uwazamy aniony pierwiastkdw silnie elektroujemnych
z wypetnionymi sferami walencyjnymi, powiazane z rdzeniem centralnym mniej lub bardziej
spolaryzowanym wigzaniem kowalencyjnym.

Rozpatrzmy podstawniki wystepujace w otoczeniu koordynacyjnym (przy zachowaniu
warunku, iz podstawnik zawiera pierwiastek bardziej elektroujemny od pierwiastka cen-
trum koordynacji):

a) podstawniki jednordzeniowe:

N3-  O* F-
S2- Cl-
Br~

b) podstawniki protonowane:

NH2-  OH-~
NHz
SH~™

¢) podstawniki dwurdzeniowe:

NO*- 03~ OF-

Liczba e, okresla liczbe elektronédw wystepujacych w otoczeniu centrum koordynacji
w stosunku do pojedynczego rdzenia centralnego i moze by¢ obliczona albo na podstawie
znajomosci struktury elektronowej drobiny, albo z wzoru ey = eq— Gox.

Liczba e, ujmuje liczbe tadunkéw elementarnych wniesionych przez podstawniki koor-
dynacji, traktowane jako aniony, i moze by¢ obliczona albo na podstawie znajomosci
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struktury drobiny, albo z wzoru e, = G,,—g/n, gdzie e, — fadunek rdzenia centralnego
w jednostkach elerhentarnych, G, — stopien utlenienia pierwiastka centralnego, g — ta-
dunek drobiny w jednostkach elementarnych, n — liczba rdzeni centralnych drobiny.

Praktycznie najprostszym sposobem obliczenia e, i e,, jest ocena — na podstawie wzoru
sumarycznego drobiny — wartoici liczby e,, a nast¢pnie obliczenie liczby e,, jako liczby
brakujacych tadunkdéw ujemnych do uzyskania bilansu tadunku calej drobiny. Rozpatrzmy
to na przyktadzie anionu podsiarczanowego S,0%~. Liczba e, w przeliczeniu na | rdzen
siarki wynosi 6 (12 tadunkéw ujemnych wniesionych przez 6 podstawnikéw tlenkowych
do otoczenia 2 rdzeni siarki). Bilans fadunku drobiny wynosi 2—. Sktadajg sie nan dwa
szesciododatnie rdzenie siarki, szes¢ dwuujemnych anionéw tlenkowych, brak wiec dwoch
tadunkéw ujemnych — dwoch elektrondw w sferze walencyjnej przypadajacych na dwa
rdzenie siarki. Zatem liczba e,, = |. Rozpatrzmy analogicznie drobine heteropodstawni-
kowa SOCIS. Liczba e, wynosi tu 4 (1 dwuujemny anion tlenkowy i 2 jednoujemne aniony
chlorkowe). Do zerowego bilansu fadunku brakuje zatem dwdéch elektrondw, ktére znajduja
si¢ w otoczeniu szesciododatniego rdzenia siarki, zatem e, = 2.

Przy zatozeniu, iz liczba e, jest rowna liczbie tadunkéw ujemnych wniesionych przez
podstawniki i ma wowczas warto$¢ dodatnia, pojawienie sie podstawnika dodatniego —
protonu — w otoczeniu centrum koordynacji moze by¢ ujete w analogiczny sposdb przez
ujemne wartosci liczby e,. Obliczmy dla przykiadu liczby e, i e,, kationu amonowego NH .
Liczba e, jest réwna —4 (w otoczeniu rdzenia azotu znajduja si¢ 4 jednododatnie podstaw-
niki H*). Liczba e, natomiast wynosi 8, drobina musi bowiem zawiera¢ § elektrondéw
w sferze walencyjnej, by bilans calo$ci wynosit I+ ; dziewie¢ tadunkdw dodatnich drobiny
(5 rdzenia azotu i 4 czterech podstawnikéw H¥) réwnowazonych o$mioma elektronami.
Obliczmy wreszcie liczby ¢, i e, w anionie dwuwodorofosforynowym H,PO5. Niezaleznie
od strukiury mozna zawsze wyznaczy¢ liczbe e, z liczby tadunkéw wniesionych przez
dwuujemne aniony tlenkowe, zmniejszonej o liczbg fadunkéw dodatnich wniesionych przez
protony. Liczba e, w rozpatrywanym przypadku wynosi zatem 4. Latwo stad juz wyznaczy¢
liczbg e, wiedzac, Ze rdzen fosforu jest pieciododatni, a fadunek drobiny g jest réwny 1 —.
Oczywiscie w tym przypadku e,, = 2.

Liczby e, i e, umozliwiaja zatem dwucyfrowy opis zwiazku chemicznego, prowadzacy
do odwzorowania go na plaszczyznie wyznaczonej przez dwie prostopadie do siebie osie,
na ktérych odktadamy liczby e, i e,,. Z uwagi na pewne relacje, zachodzace miedzy osig e,
a osig pozioma ukladu okresowego, odktadamy e,, na osi poziomej, a e, na osi pionowe;j.
Dyskretny charakter osi jak i powstafej z ich kombinacji ptaszczyzny klasyfikacyjne;j,
w ktérej wyrdznia si¢ tylko pewne punkty opisane catkowitymi warto$ciami liczb e, i e,
pozwala na ujgcie przestrzeni klasyfikacyjnej w postaci tablicy, w ktdrej — podobnie jak
w ukladzie okresowym — kazde pole jest opisane odpowiednimi wartosciami liczb przy-
pisywanych klasyfikowanym strukturom.

Podstawowa tablice klasyfikacyjna przedstawiono na rys. l.11. Latwo stwierdzi¢, ze
rozdzielczo$¢ tak pomyslanego systemu jest bardzo niewielka. PoszczegdInym polom tablicy
mozna bowiem przypisa¢ wiele réznych zwiazkdow. Na przyktad polu o e, = 6ie, =0
mozna przypisa¢ migdzy innymi potgczenia: SO3, H,SO2, SFZ, SO,Cl3, PO3, SiO5~,
GeO3~, SeO3. Rozbudowa tak pomyslanego uktadu klasyfikacyjnego jest mozliwa przez
wprowadzenie wskaznikéw liczbowych rozrézniajacych pierwiastek centralny oraz pod-
stawniki koordynacji. Do opisu pierwiastka centralnego, zgodnie z rozwazaniami prze-
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Rys. 1.11. Tablica klasyfikacyjna z osiami e, 1 €y

prowadzonymi w p. 1.2, nalezy wprowadzi¢ 3 wskazniki okre$lajace fadunek rdzenia,
liczbe powlok rdzeniowych i typ walencyjny. Do opisu otoczenia koordynacyjnego nato-
miast niezbedne jest uwzglednienie liczb e, 1 ew pierwiastka centralnego oraz jakosci pod-
stawnikow.

Przedstawimy dla przyktadu opis cyfrowy anionu siarczanowego SO3~. Centrum koor-
dynacji — rdzen siarki jest opisany liczbami 6, 2, 2 (rdzen siarki jest szesciododatni, zawiera
dwie powloki rdzeniowe K2L® i dwupowtokowy ukfad walencyjny sp). Otoczenie rdzenia
siarki w drobinie opisuja liczby e, = 8, e,, = 0. Aniony tlenkowe, ktére sa tu podstawni-
kami koordynacji, sa opisane liczbami charakteryzujacymi pierwiastek tlen: 6, 1, 2, oraz
liczbami e, = 0, e,, = 8 opisujacymi jego otoczenie. Anion siarczanowy jest zatem opisany
przez 10 wskaznikéw cyfrowych. Liczba wskaznikéw cyfrowych, ktére nalezy zastosowac
do klasyfikacyjnego ujecia kwasu siarkowego H,SO,, jest wigksza, gdyz w drobinie tego
zwiazku wystepuja dwa rézne podstawniki 02~ i OH-. Obok pelnego opisu drugiego
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podstawnika OH™ w postaci zespotu cyfr: 6, 1, 2, — 1, 8, nalezy wprowadzié jeszcze wskaznik
opisujacy liczbe drugiego rodzaju podstawnikéw, wynoszaca w tym przypadku 2. Dzieki
temu na podstawie wartosci liczby e, centrum koordynacji mozna okresli¢ udziat ilosciowy
obydwu podstawnikéw w potaczeniu.

Innym przykiadem drobiny heteropodstawnikowej jest anion nadtlenojednosiarcza-
nowy SOZ~. Stwierdzamy od razu, ze liczba e, nie osiaga tu wartosci 10, gdyz wdwczas
drobina musialaby mie¢ tadunek 4 — (przy szesciododatnio$ci rdzenia siarki). Wynika stad,
iz obok podstawnikéw tlenkowych wystepuja w niej réwniez podstawniki nadtlenkowe
O3~. Poniewaz aniony O3~ sg bardzo silnymi akceptorami elektronéw, wiec moga po-
Jjawi¢ si¢ tylko w takim otoczeniu koordynacyjnym, w ktérym nie wystepuja wolne elektro-
ny. Zatem e,, takich drobin jest réwne zeru, a e, ma wartos¢ 8, gdyz bilans tadunku drobiny
Jest 2—. W drobinie wystepuja wigc 3 podstawniki tlenkowe i 1 nadtlenkowy. Centrum
koordynacji opisujemy liczbami: 6, 2, 2, 8, 0, anion tlenkowy jako jeden z liganddw licz-
bami: 6, 1, 2, 8, 0, a anion nadtlenkowy odpowiednio liczbami: 6, 1, 2, 7, 0.

Tablica 1.2
Opisy cyfrowe drobin

Centrum |

: i Podstawnik 1 Podstawnik II Podstawnik 111
Drobina koordynacji |

| | |
Iez Cw Ui1 | €0 ])IW|€Z ewlulII

SO0i- 6 2128|061 2 0]38] ‘

H:SO2 1621280 6120 8|6|1|2|-18]2 |

SO3- 162|280 6|1 2l0|8 6 1 2| 07 1 ‘ 1
HSOF |6 /22|80 6112 08|61 |2|-18]| 1|71 2|08 I

W tablicy 1.2 zestawiono opisy cyfrowe podanych drobin oraz opis cyfrowy jeszcze
bardziej ziozonej drobiny tréjheteropodstawnikowej kwasu fluorosulfonowego HSO,F,
oznaczajac przez e, tadunek rdzenia, przez p numer okresu rdzeniowego, do ktdérego nalezy
pierwiastek (réwny liczbie powlok rdzeniowych), przez w typ walencyjny pierwiastka i wre-
szcie przez u udzial danego rodzaju podstawnikéw w otoczeniu koordynacyjnym w przy-
padku drobin heteropodstawnikowych. Z tablicy widaé, Ze drobiny s opisane w zasadzie
22 wskaznikami cyfrowymi, przy czym opis ten ujmuje drobiny od jednordzeniowych do
trojheteropodstawnikowych. Zwazywszy, iz proste drobiny czteroheteropodstawnikowe sa
z reguly nietrwale i naleza do rzadkosci, stwierdzimy, iz 22 wskaZnikowy opis pokrywa
obszar drobin prostych.

Ta znaczna liczba wskaznikéw moze by¢ w niewielkim stopniu zredukowana przez
pominigcie liczby w podstawnika koordynacji wynoszacej niezmiennie 2, gdyz w sklad
podstawnikéw koordynacji wchodza jedynie pierwiastki bloku sp, a udziat protonéw Jest
ujmowany odpowiednia zmiana wartosci liczby e, centrum koordynacji. W ten sposéb
liczba wskaznikéw opisujacych drobine prosta ogranicza sie do 19. Drobiny proste zatem
sa punktami 19-wymiarowej przestrzeni klasyfikacyjnej, ktéra ma charakter dyskretny
t niehomogeniczny. Zauwazmy, ze poszczegdlne wskazniki opisujace drobine maja rézny
charakter, prowadzac do stabych i mocnych osi klasyfikacyjnych. Osie mocne sa osiami
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centrum koordynacji, a nastgpnie liczb e, i ey, podstawnikow.
formacji jader atomowych, ma réwniez o$, na ktorej
sie, na ktérych odklada

przede wszystkim liczb e, i e
Mocny charakter, acz W sensie trans
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Rys. 1.12. Przestrzenna klasyfikacja tlenowych i tlenowodorowych drobin siarki

sie wartosci p i w, maja natomiast charakter osi stabych. O$ liczby u w zaleznosci od po-
wigzan miedzy roznymi podstawnikami moze by¢ mocna lub staba.
Uklad klasyfikacyjny, pierwotnie dwuosiowy (rys. 1.11), jest rozwijany przede wszyst-

kim w kierunku wprowadzenia dalszych osi mocnych, ktére beda odpowiada¢ badz pro-
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cesom zwigzanym ze zmiang liczby e, badZ tez procesom zwiazanym ze zmiang liczby ¢,
podstawnikéw koordynacji.

Zmiana liczby e, podstawnikéw wynika z przylaczania lub odszczepiania protondw.
W przypadku polaczen tlenowych proces jednostkowy, w ktérym nastepuje zmiana liczby
e,, moze by¢ ujety réwnaniami:

80* + H* = ~{OH~
“{OH~ = 0%~ + H*

I

Podstawnik tlenkowy przeksztalca si¢ wigc jednostopniowo, a wartosci liczby e, sq ograni-
czone jedynie do dwdch. Takich podstawnikéw koordynacji moze wystapié jednak w struk-
turze kilka, jak to ma miejsce np. w kwasie siarkowym H,SO,, z ktérego wywodzg sie na-
stepujace drobiny:

(0] O O

H O S O H° O S O H'- O s 0O
O O O

Cron = 2 Cron = I Cron = 0

Jak wida¢ z przytoczonego przykiadu, liczba €., Wyrazajaca udziat (u) podstawnikéw
OH™ w drobinie heterordzeniowej, ma charakter osi mocnej. W celu sklasyfikowania
drobin tlenowych obok tlenowodorowych i wodorowych wprowadza sie liczbe e,,, —udziatu
protondw — do uktadu e, i e, jako trzeciag mocna o$ klasyfikacyjna. O$ wartosci e,,, moze
by¢ poprowadzona w rozny sposéb. Mniej dogodnym jest niewatpliwie przejécie do
ukladu przestrzennego, ktdérego fragment na przykiadzie tlenowych i tlenowodorowych
polaczen siarki przedstawiono na rys. 1.12. Duzo wygodniej jest tu wykorzystaé tabela-
ryczny charakter uktadu klasyfikacyjnego przedstawiony na rys. .11 i rozdzieli¢ trzecig
0$ na poszczegdlne pola klasyfikacyjne, co umozliwia pozostanie przy dwuwymiarowym
ukladzie. Na rysunku 1.13 przedstawiono klasylikacje prostych drobin siarki z tlenem
i wodorem. Trzecia oS jest poloZzona wewnatrz kazdego pola na przekgtnej.

Przy wyrobionej juz nieco wyobrazni klasyfikacyjnej mozna w miejsce petnej klasy-
fikacji polaczen z tlenem i wodorem postugiwaé sie tzw. rzutem bezprotonowym, ktory
jest klasyfikacja drobin prostych pozbawionych wszystkich protonéw. Rzut bezprotonowy
klasyfikacji drobin siarki z tlenem i wodorem przedstawiono na rys. |.14. Operujac rzu-
tami bezprotonowymi nalezy jedynie umie¢ widzie¢, jak przesuwa sie potozenie drobiny
w trojwymiarowym ukladzie klasyfikacyjnym wtedy, kiedy nastgpuje zwigzanie odpowied-
niej liczby protonéw, co wynika z rys. 1.13 i 1.14. W dalszych rozwazaniach czesto bedzie-
my postugiwali si¢ klasyfikacja rzutéw bezprotonowych drobin.

Podstawowa tablica klasyfikacyjna ujmujaca liczby e, i ¢, centrum koordynacji moze
by¢ rozszerzana rowniez i w kierunku mocnej osi e, podstawnikéw koordynaciji.
Podobnie jak w przypadku osi ¢, podstawnikéw, tak i w przypadku osi e, podstawnikow
rozmaitos¢ wartosci e, jest niewielka. Dla drobin tlenowych mamy do czynienia jedynie
z dwiema mozliwosciami liczb e, podstawnika:

90—0* 0%
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Rys. 1.13. Plaska klasyfikacja tlenowych i tlenowodorowych drobin siarki

Jak to juz uprzednio wskazano, aniony nadtlenkowe moga wystapi¢ przy centrum
koordynacji jedynie wtedy, gdy brak przy nim wolnych elektronow, a wiec gdy e, = 0.
Zawsze wtedy, kiedy drobiny heterordzeniowe wystepuja jedynie w zakresie e, = 0, trze-
cig 0§ mozna potozy¢ na tej samej plaszczyZnie w sposob przedstawiony na rys. 1.15.
W tym przypadku mozna wskazaé, iz liczba udziatu anionow nadtlenkowych w drobinie,
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Rys. 1.14. Klasyfikacja tlenowych drobin siarki w rzucie bezprotonowym

Uop3-, ma charakter mocny, co wynika z rozpatrzenia nastgpujacego szeregu nadtlenowych
drobin siarki:

[0}
O O O
0S0?- 0S00*~ 005002~
O O O
[0}
Uoz- = 0 oy~ = 2 gz~ 8

Podstawowy uklad klasyfikacyjny jest niekiedy jeszcze rozszerzany w kierunku liczby
€, centrum koordynacji, ktéra w sensie chemicznym nie prowadzi do mocnej osi klasyfi-
kacyjnej, gdyz zastapienie jednego rdzenia centralnego drugim z tego samego okresu nie
Jest mozliwe w przemianie chemicznej, a jedynie w przemiarnie jadrowej, nie zawsze reali-
zowalnej. Of$ ta nie wprowadza na ogét elementéw niemonotenicznosci przebiegu wiasci-
wosci drobin i dlatego jest cennym uzupelnieniem systemu. W dalszych rozwazaniach rzad-
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ko bedziemy rozszerzali uktad podstawowy w kierunku osi e, centrum koordynacji, przyj-
mujac jednakze zgodna z ta osig kolejnoé¢ rozpatrywania pierwiastkéw i zestawiania
podstawowych tablic klasyfikacyjnych.

Rozszerzenie podstawowego ukladu o o$ e, podstawnikéw koordynacji pozwala na
wspdlne rozpatrywanie drobin heteropodstawnikowych. O$ udziatu drugiego podstawnika
nie ma tu charakteru typowej osi mocnej, gdyz przejécie od jednej do drugiej struktury
Jest mozliwe w wyniku przeprowadzenia na ogét bardziej ztozonych proceséw chemicznych,
niemniej zamiana podstawnikéw moze odby¢ si¢ formalnie droga prostej reakcji, np.:

SO$% + 2F~ - SO,F,; + 02~

Na rysunku 1.16 przedstawiono fragment klasyfikacji tlenowych, fluorowych i fluoro-

tlenowych potaczen siarki. O$ uo:-, jako odbiegajaca charakterem od osi e, i e, zwiazanych

[
el
SO;~
8
(SF)
205
7 SO4F~
Rys. 1.16. Fragment klasyfikacji tleno- (sF')
wych, fluorowych i fluorotlenowych dro-
bin siarki (0§ udzialu podstawnikéw O?*- 0
polozono na przekatnych poszczegdlnych SOz
pol) 6 SO,F
SOF
SR
5
0 €,

z przemianami ac-bas i red-ox, nadaje ukfadowi klasyfikacyjnemu cechy niehomogenicz-
nosci.

Najprostszym przypadkiem klasyfikacji drobin prostych jest klasyfikacja rzutéw bez-
protonowych drobin okreflonego pierwiastka centralnego z jednym rodzajem podstaw-
nikow.

1.4. Podstawowe wlasciwosci klasyfikacji drobin prostych

Rozpatrzmy podstawowe cechy systemu na przyktadzie rzutu bezprotonowego tleno-
wych drobin siarki, przedstawionego na rys. 1.14. Wyrdznimy w v'tadzie klasyfikacyjnym
3 rodziny drobin:

1) drobiny o e, = const:

§S08, 3S,0%3-, §so2-



2) drobiny o e, = const:
§509, $S,0%, $SO3F~
3) drobiny o e,+e,, = const:
8302, §S037, 4803, ..., §8*7

Te trzy typy rodzin drobin pokrywaja si¢ z kierunkami podstawowych proceséw faczacych
z soba poszczegdlne struktury klasyfikacji.

Procesy przebiegajace przy e, = const to procesy kwasowo-zasadowe ac-bas. Przejscie
od struktury §SO% do struktury 8502~ moze nastapi¢ pod wplywem donora aniondw
tlenkowych — zasady w procesie, W ktérym drobina tlenowa siarki reaguje jak kwas:

§S0% + 0%~ = §SO%~
od bas

Proces odwrotny jest mozliwy, jesli na anion siarczanowy dziatamy kwasem jonotropowym:

8503~ = 880§ + 0%~

do ac

Zgodnie z szeregami e, = const przebiegaja reakcje red-ox pod wplywem dziatania
odpowiednich reduktordw i utleniaczy:

953 + de = 288%"
od red
2882 = ¢S% + de
do ox

Jak widzimy, drobina S, reaguje z reduktorem red jak utleniacz ox, a drobina S2~ z od-
powiednio dobranym utleniaczem jak reduktor red.

Wreszcie trzecim podstawowym typem przemian prostych klasyfikacji sa przemiany
wiazgce drobiny proste rodzin e, + e, = const. Sq one sprzgzonymi reakcjami redac-oxbas,
powodowanymi badz sprzgzonym reagentem oxbas, badz tez redac, jak to wynika z naste-
pujacych przykitadow:

I

$S03- + 0%~ 8302~ + 2e

od oxbas do oxbas
8502 + 2¢ = §SO3~ + O
od redac do redac

Uktad klasyfikacyjny pozwala nie tylko na przewidywanie whasciwosci klasyfikowanych
zwiazkdw, ale réwniez na przewidywanie kierunkéw ich przeksztatcania w procesach
chemicznych.

Podstawowe wlasciwoéei rzutéw  bezprotonowych homopodstawnikowych ~drobin
okreslonego pierwiastka, uporzadkowane w osiach e, i e,,, stanowia taki uklad argumentu,
w ktorym wartosei cech odktadanych jako wartosci funkcji leza na powierzchniach mono-
tonicznych, a czgsto na ptaszczyznie. Niestety, na podstawie klasyfikacji morfologicznej
mozna rozpatrywaé jedynie cechy drobin prostych, gdyz tylko te elementy poddaje si¢
klasyfikacji. Mozna wigc rozpatrywaé odlegtosci migdzyrdzeniowe, struktury geometrycz-
ne, polaryzowalnos¢ drobin, energig wigzania elektronow i energi¢ wiazania podstawnikow
koordynacji przez centrum koordynacji itp. Mozliwosé przewidywania cech makrosko-
powych zwiazkéw chemicznych na podstawie klasyfikacji drobin prostych jest oczywiscie
* w sensie $cistym niemozliwa, gdyz w sklad makroskopowych ukladéw zwiazkow chemicz-
nych wchodza czgsto rozne drobiny, a na whasciwosci, poza skfadem drobinowym, me
wplyw symetria wzajemnego rozmieszczenia drobin wzglgdem siebie oraz sity oddziatywan
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Rys. 1.17. Odleglosci migdzyatomowe w klasyfikacji drobin prostych

mi¢dzydrobinowych. Niezwykle istotna jest mozliwosé przewidywania dla drobin prostych
wartosci funkcji termodynamicznych (mimo ich makroskopowego charakteru).

Rozpatrzmy kilka przyktadéw.

Odlegtosci migdzy rdzeniem centralnym a podstawnikiem koordynacji, odtozone jako
wartosci funkcji w stosunku do klasyfikacji (zmiennej niezaleznej), wyznaczajg swymi po-
tozeniami plaszczyzne, jak na rys. 1.17. Wystarczy zatem okre$li¢ do§wiadczalnie jedynie 3
wartosct odleglosci migdzyrdzeniowych w trzech drobinach, nie nalezacych do jednej ro-
dziny, aby sformutowaé¢ réwnanie plaszczyzny, pozwalajace na okreslenie odlegtosci mie-
dzyrdzeniowych w innych drobinach. Mozna zatem na podstawie systemu klasyfikacyjnego
przewidywa¢ wiasciwosci drobin oraz w pewnym stopniu weryfikowaé dane doswiadczalne
przez ustalenie najogélniejszych prawidlowosci zmian cech drobin w zakresie rozpatry-
wanego systemu klasyfikacyjnego.



Réwniez 1 przebiegi wartoéci funkcji termodynamicznych maja charakter przebiegéw
monotonicznych przy uporzadkowaniu argumentu w klasyfikacji morfologicznej. Na rysun-
ku 1.18 zestawiono wartosci ciepet iworzenia AH° tlenowych drobin siarki.

Rozszerzajac podstawowy uklad klasyfikacyjny o o$ e, centrum koordynacji, mozemy
przewidywac wlaéciwosci dla drobin catego okresu za pomocs badz to interpolacji wykresl-
nej, badz tez analitycznej. Na przykiad odlegtosci migdzyrdzeniowe tlen—pierwiastek cen-
tralny w drobinach bezprotonowych pierwiastkow drugiego okresu rdzeniowego mozna
obliczy¢ z nastgpujacego wzoru:

Lao = LAOz. - (8 - ez)'0a04 + ODOZE\V
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Rys. 1.18. Wartosci ciepla tworzenia polaczeh w klasyfikacji drobin prostych
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gdzie: Ly_o — odleglo$¢ miedzy rdzeniem centralnym a rdzeniem tlenu, a Lao, — odleg-
lo§¢ migdzy centrum koordynacji a podstawnikiem tlenkowym w drobinie tego samego
pierwiastka centralnego o wzorze ujetym wskaznikiem. Zmiany odlegloéci miedzy rdzeniem
centralnym a podstawnikiem tlenkowym w drobinach réznych pierwiastkéw, nalezacych
do tego samego okresu o e, = const i e, = const, przedstawiono na rys. 1.19.

Klasyfikacja morfologiczna drobin prostych pozwala réwniez ujmowaé metody syn-
tezy okreslonych drobin z innych drobin nalezacych do tejze klasyfikacji, przy czym z sy-
stemu klasyfikacyjnego wynika od razu charakter przemiany substratu giéwnego, co poz-
wala na okredlenie typu reagenta koniecznego do dokonania tego przeksztalcenia.

Rozpatrzmy to na przykladzie metod otrzymywania anionu siarczynowego SO3~.
Rozpatrujac problem czysto formalnie i biorac za podstawe drobiny z najblizszego oto-
czenia anionu siarczynowego SO3~ (rys. 1.20) wymienimy nastepujace metody:

1) dzialanie zasada jonotropowa na dwutlenek siark: SO, :

$SO% + 07~ = §503-
§Na,0 = 2§Na* + 0%~
SO, + Na,0 = SO3~ + 2Na*
2) dziatanie reduktorem na tréjtlenek siarki SOy :
6SO% + 2e = §S0O%-
Dla tego procesu nie dobrano dotychezas odpowiedniego reduktora.
3) dziatanie reagentem sprz¢zonym typu redac na anion siarczanowy SO~ :
§S02° + 2¢ = 503~ + O2-
§PO3~ + 0*~ = §PO3~ + 2e
trudno jednak zatrzymaé proces w momencie utworzenia SO3~, gdyz pod wplywern rea-
genla redac przeksztafca si¢ on dalej w S~

4) dziatanie reagentem oxbas na drobing SO2~ winno stosunkowo latwo doprowadzi¢
do siarczynu:

3SO3~ + 0?7 =§S0%~ + 2¢

§AsO3~ + 2¢ = §AsO3~ + O2-
podobnie i w tym przypadku wychwycenie SO3~ jest trudne, reaguje on bowiem z reagen-
tem oxbas dalej dajac SO3~.

Obok tych czterech metod, wynikajacych bezposrednio z dotychczasowych rozwazan,
wskazemy na dalsze mozliwoéci uzyskania siarczynéw przez synproporcjonacje 1 dyspro-
porcjonacije:

5) synproporcjonacja redac-oxbas (ograniczona duzg stabilnoécig jonu SO37):

8503~ + 3804~ = 28502~

Nalezy tu zwréci¢ uwage na szczegdlnego typu dysproporcjonacje, ktorej ulegaja wszy-
stkie drobiny o mnieparzystych liczbach e,. Proces przebiega w obecnosci podstawnikow
koordynacji uwalnianych przez zasade jonotropowa. Tak mozna réwniez otrzymac SO3~.

6) dysproporcjonacja drobin o e, = 2k+1 w obecnosci zasady:

8,02 4+ 0%~ = §502~ + $S03~
35,0%- + 02~ = §SO%~ + 2S0%-

Wreszcie, odtwarzajac z klasyfikacji rzutéw bezprotonowych pelny system drobin
tlenowych i tlenowodorowych siarki przewidzimy mozliwo$¢ otrzymania siarczynu z kwasu
siarkawego dzialaniem zasady Arrheniusa:

il
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Rys. 1.20. Otrzymywanie anionu siarczynowego w klasyfikacji drobin prostych
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7) dzialanie zasada Arrheniusa na kwas siarkawy H,SO; :

$H,S0; + 2740H- = §SO%~ + 2-2H,0

Zagadnienie wlasciwosci chemicznych drobiny, jej zdolnosci do przeksztatcen jest, jak
to wykazemy, problemem w jakims sensie odwrotnym w stosunku do metod jej otrzymy-
wania.

Na podstawie systemu klasyfikacji drobin prostych mozna okresli¢ potencjalne wiasci-
wosci chemiczne wybranej drobiny, to znaczy wskaza¢ na jej znaczenie jako reagenta. Roz-
patrzmy wiasciwosci anionu siarczynowego. Moze on wzia¢ udzial w réznego typu pro-
cesach, przeksztalcajac si¢ w drobiny swego najblizszego lub dalszego otoczenia klasyfi-
kacyjnego. Zawgzmy zagadnienie jedynie do drobin najblizszego otoczenia, podobnie jak
to uczyniono podczas omawiania metod syntezy. Jak wynika z rys. 1.21, anion siarczynowy
moze reagowacé jako:

1) reduktor, przeksztalcajac si¢ w §SO3 :

8503~ = §S09 + 2e

[ee)

lora

2 so* soP

0 1 2 3 4 5 6 7 8

Rys. 1.21. Reaktywno$¢ anionu siarczynowego w klasyfikacji drobin prostych

41



2) zasada jonotropowa, przeksztatcajac sig w dwutlenek siarki:
§SO3~ = 35S0, + 0%~
3) zasada — akceptor protonow:
€SO3~ + 2H* = 3H,S0;
4) reagent sprzgzony typu redac:
8503~ + O~ = §S0;~ + 2e
5) reagent sprzgzony typu oxbas: )
$502~ + 2¢ = $SO3~ + O*~
Z klasyfikacji nie wynika jednak intensywno$¢ wymienionych cech, ktére mozemy ocenic
poréwnawczo z innymi drobinami dopiero na podstawie znajomosci charakteru zmian
whasciwosci pierwiastkow w uktadzie okresowym.
Klasyfikacja morfologiczna drobin prostych umozliwia réwniez planowanie bardziej
zlozonych, wieloetapowych metod syntezy zwigzkéw chemicznych. Zastanowmy si¢ np.

Yor

sg—r— S ——» 8%

L L |

Rys. 1.22. Otrzymywanie siarczkoéw z siarczanow w klasyfikacji morfologicznej
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nad mozliwoscia otrzymania drobin S?~ 'z anionu siarczanowego SO%~ jako drobiny wyj-
$ciowej. Mozna wskaza¢ na dwie metody (rys. 1.22):
1) dziatanie reagentem typu redac powinno doprowadzi¢ w stosunkowo prosty spo-
s6b do antonéw siarczkowych:
8SO3~ + 8¢ =38*" + 407"

z redac do redac
Nalezy stosowaé silny reduktor ze wzgledu na znaczng trwalos¢ anionéw siarczanowych.
Mozna tez przeprowadzi¢ anion siarczanowy w siarczkowy druga droga.
2) dzialanic najpierw silnym kwasem jonotropowym w celu uzyskania SO3:
8803~ = §S08 + 0%~

do ac
Na otrzymany tlenek dzialamy z kolei reagentem typu redac:
§S0% + 6o = -gS,+ 30°-
z redac A do redac
Otrzymang wolng siark¢ poddajemy redukcji, dziatajac reduktorem:
L %S, + 2¢ = 3S*-
no z red

Jak wynika z przytoczonych przykifadéw, klasyfikacja morfologiczna drobin prostych
umozliwia przewidywanie nie tylko cech fizycznych, ale réwniez wlasciwosci chemicznych
i metod otrzymywania zwiazkéw. System stosuje si¢ w zasadzie oddzielnie dla potaczen
okres$lonego pierwiastka z okreslonymi podstawnikami koordynacji. Oddzielnie zatem dla
potaczen fluorowych, oddzielnie dla potaczen tlenowych 1 oddzielnie dla potaczen azotowych
réznych pierwiastkow, :

W celu uchwycenia wplywu pierwiastka centralnego na wiasciwosci potaczen zestawia-
my zazwyczaj tablice klasyfikacyjne poszczegdinych pierwiastkdw w kolejnosci ich nastep-
stwa w ukladzie okresowym, przede wszystkim w ramach okreséw. Jedynie wtedy, kiedy
poréwnujemy z soba drobiny jednordzeniowe pierwiastkéw nie majgcych zdolnosci do
wigzania elektronow, dajemy pierwszenstwo szeregowaniu tych drobin wedtug grup uktadu
Mendelejewa.

Drobiny pierwiastkéw gtéwnych oméwimy w nastepujacej kolejnosci. Najpierw zosta-
nie przedstawiona chemia pierwiastkéw zerowego okresu rdzeniowego, tj. wodoru i helu,
a nastepnie pierwiastkdw gtdwnych grupy [ i II, ktére nie maja zdolnosci do wiazania
elektrondw 1 tworzenia drobin innych poza jednojadrowymi, bedacymi rdzeniami atomowy-

. mi tych pierwiastkéw. Zostana réwniez przedstawione pozostate pierwiastki o rdzeniach
jedno- i dwudodatnich, mimo iz formainie naleza do innych blokdw niz blok 51 sp. Okazuje
sie bowiem, ze cechy pierwiastkéw przejsciowych czy wewnatrzprzejsciowych pojawiaja
si¢ dopiero wowcezas, gdy w stany d lub w stany f powltoki walencyjnej zostang wbudowane
elektrony. Nastepnie dopiero oméwimy w dalszych rozdziatach drobiny pierwiastkow
gléwnych majacych zdolno$é do tworzenia drobin zlozonych.

1.5. Wodor, hel i ich zwiazki

Wodér i hel sa pierwiastkami nalezacymi do zerowego okresu rdzepiowego uktadu
okresowego, o rdzeniach pozbawionych otoczenia elektronowego. Z punktu widzenia
budowy jadra atomowego najprostszym pierwiastkiem jest woddr, znany przede wszystkim
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w postaci rdzeni-jader atomowych zbudowanych z jednego protonu. Obok tej najpospo-
litszej i najtrwalszej odmiany wystgpuja w przyrodzie nieznaczne iloéci wodoru, ktérego
jadra zawieraja dwa nukleony: proton i neutron. Ta odmiana izotopowa nosi nazwe deu-
teru i w odroznieniu od lzejszego 1H symbolizuje si¢ ja $D. Otrzymano rowniez jeszcze
jedng odmiane wodoru, tzw. tryt, zawierajacy dwa neutrony w jadrze 3T. Stosowanie od-
rebnej symboliki dla odmian izotopowych ma miejsce jedynie w przypadku wodoru dlatego,
ze odmiany izotopowe wodoru réznig si¢ wlasciwosciami bez poréwnania znaczniej niz
odmiany izotopowe cigzszych pierwiastkéw. Wynika to z faktu, iz masa deuteru jest blisko
2 razy wieksza od masy wodoru bezneutr onowego, a trytu blisko 3 razy wieksza. Wzgledne
réznice masy miedzy rdzeniami izotopéw innych, cigzszych pierwiastkéw sa oczywiscie
o wiele mniejsze.

Zdolno$¢ wodoru do wigzania elektrondw jest stosunkowo duza i pierwiastek ten jest
zaliczany do pierwiastkéw o $redniej elektroujemnosci. Stad w ukladach chemicznych
woddr nigdy nie wystepuje w stanie bezelektronowym —w postaci rdzeniowej. Rdzenie
wodoru — protony, pozbawione elektronow, mozna jedynie otrzymac w specjalnych urza-
dzeniach w wysokiej prézni w postaci strumienia czastek o wysokiej energii.

Wodé6r ma jedng podpowtoke walencyjna ls, na ktdrej moga pojawi¢ si¢ 2 elektrony.

Rozpatrzmy mozliwosci tworzenia drobin homordzeniowych wodoru, postugujac sig

metoda orbitali molekularnych, oméwiong w I tomie niniejszego podrecznika. W uktadzie
dwéch rdzeni wodorowych pojawiaja si¢ 2 orbitale drobinowe o, 1 0. W stanie bezelek-
tronowym woddr oczywiscie nie tworzy drobin bardziej ztozonych, dopiero pojawienie si¢
jednego elektronu powoduje powstanie wigzania jednoelektronowego o40,, kidremu za-
wdziecza swoje istnienie nietrwata, ale do$¢ dobrze poznana drobina Hi. W $rodowisku,
w ktérym wystepuje nieco wigksza liczba elektrondw dostepnych dla wodoru, orbital wig-
z4cy zostaje obsadzony dwoma clektronami i powstaje drobina dwurdzeniowa HY o struk-
turze cfo,. Istnieje w zasadzie mozliwo$¢ utworzenia si¢ drobiny dwurdzeniowej o sym-
bolu Hz, w ktorej wystepuja 3 elektrony w stanach oZol. Powstaje tu zn6w wiazanie jed-
noelektronowe wynikajace z przewagi liczby elektrondéw w orbitalu wigzacym nad liczba
elektrondéw antywiazacych. Gdy na 1 rdzen wodoru przypadaja 2 elektrony, nie powstaja
drobiny dwurdzeniowe, gdyz w takiej sytuacji liczba elektronéw wigzacych réwnalaby
sie liczbie elektronéw antywiazacych opo; — tworza sig jednordzeniowe aniony H~
z wypelnionymi elektronami stanami s.
«; Pomijajac nietrwate drobiny H3 i H3, zajmijmy si¢ blizej wlasciwoéciami uktadow
zbudowanych z drobin HY. Stwierdzimy przede wszystkim, iz ze wzgledu na istnienie trzech
odmian izotopowych mozemy wyrézni¢ 6 rodzajow drobin tzw. wodoru czqsteczkowego,
ato: H,,D,, T,, HD, HT i DT.

Sprébujmy na podstawie przestanek ogdlnych przewidzie¢ wlasciwosci makroskopo-
wych zbiordw drobin H,. Oczywiscie w pelni symetryczna drobina H, nie ma momentu
dipolowego, a dwa elektrony walencyjne znajduja sie w niej pod bezposrednim (nie oddzie-
Jonym innymi elektronami) dziafaniem jader atomowych wodoru. W tej syiuacji powtoka
elektronowa jest ,,sztywna” i malo polaryzowalna. Sity wzajemnego oddziatywania miedzy
drobinami wodoru, wynikajace z tworzenia sig indukowanych momentéw dipolowych, s
wiec bardzo male i dlatego w zwyklych warunkach wodor tworzy uklady gazowe, ktérych
temperatury skraplania i temperatury krzepnigcia s3 bardzo niskie. Temperatura wrzenia
wodoru wynosi zaledwie ok. 20 K, a temperatura krzepnigcia ok. 11 K pod ci$nieniem 1 atm.
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Niewielka jest rowniez temperatura krytyczna wynoszaca ok. 33 K przy ci$nieniu krytycz-
nym 12,8 atm. Male réznice migdzy temperaturami wrzenia i topnienia sa charakterystycz-
e dla zbiorédw drobin pozbawionych momentu dipolowego i o znikomej polaryzowal-
1n05ci.

Wodor H, jest gazem o najmniejszej gestosci. Cigzar czasteczkowy wodoru H,, z uw-
zglednieniem juz faktu wystgpowania w przyrodzie niewielkiej ilosci izotopu deuteru, wy-
nosi 2,016 jednostek weglowych. Mol wodoru ma zatem mase 2,016 g, a wigc gestosé tego
gazu w temp. 0°C i pod ci$nieniem I atm (760 Tr) wynosi zaledwie ok. 90 g/m3,

Istnienie w jadrze atomowym jednej jedynie czastki elementarnej — protonu — stwarza
sytuacje, w ktdrej jego moment magnetyczny nie jest skompensowany. Ma to duze znacze-
nie praktyczne i pozwala na okreslenie potozenia wodoru w zwiazkach chemicznych,
w sklad ktérych wchodza pierwiastki o skompensowanych spinach jadrowych, w drodze
badania jadrowego rezonansu magnetycznego. Istnienie nieskompensowanego spinu ja-
drowego w jadrach drobiny H, prowadzi do wystapienia dwéch jej odmian, tzw. ortowo-
doru i parawodoru. W drobinach ortowodoru spiny jadrowe sa réwnolegle, podczas gdy
w parawodorze antyréwnolegle (rys. 1.23). Ortowoddr jest trwaly w temaperaturach wyz-

»] > q
@ ® [
ortowodor i parawodbr

Rys. 1.23. Ortowodoér i parawodoér

szych, parawodér natomiast jest odmiana trwalg w temperaturach nizszych (ok. 0 K).
Odmiany magnetyczne wystepuja réwniez w innych drobinach dwurdzeniowych o jadrach
z nieskompensowanymi spinami. :

Drugg trwalg prostg drobina wodoru jest Jednordzeniowa drobing H™, ktéra tworzy
uklady makroskopowe z jonami przeciwnego znaku — kationami. Uklady zbudowane
Z aniondw wodorkowych i kationdw maja charakter soli — zwigzkow typowo jonowych,
pod warunkiem, ze elektroujemnosé pierwiastka tworzacego kation jest szczegSlnie mata.
Typowe wodorki tworzy anion wodorkowy jedynie z litowcami i berylowcami (z wyjatkiem
berylu) o skladzie wyrazonym wzorami KH, CaH, itp. Zwiazki te maja wszystkie cechy
typowych soli. W zwylktych warunkach sg one ciatami statymi, wykazuja pewne przewod-
nictwo jonowe, zwlaszcza w temperaturach bliskich temperaturze topnienia. Po stopieniu
przewodza dobrze prad elektryczny, a w czasie elektrolizy stopu na anodzie wydziela sie
gazowy woddr.

Na podstawie wynikéw rentgenowskich badad strukturalnych udato sie okresli¢ pro-
mied anionu wodorkowego. Jest on nieco wigkszy od promienia anionu fluorkowego, co
jest zrozumiate, jesli sie zwazy, Ze wW anionie wodorkowym sumaryczny tadunek elektrono-
Wego otoczenia walencyjnego jest dwa razy wigkszy od tadunku jadra, podezas gdy w przy-
padku anionu fluorkowego stosunek fadunku rdzenia fluoru do ladunku otoczenia walen-
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cyjnego wynosi 7/8. Otoczenie walencyjne anionu wodorkowego jest zatem znacznie sta-
biej wigzane przez rdzei wodoru niz otoczenie walencyjne w anionie fluorkowym.

Z pierwiastkami o nieco wigkszej od litowcow i berylowcéw elektroujemnosci (0 wigk-
szym tadunku rdzenia, np. 3+) wodor tworzy wodorkowe polqczenia koordynacyjne, ktorych
przyktadem moze by¢ wodoroglinian litowy LiAlH,. Podobne zwiazki tworzy woddér m.in.
z galem. Podstawnik koordynacyjny jest tu oczywiscie donorem ladunkow ujemnych.
W anionie wodoroglinianowym o sktadzie wyrazonym wzorem:

H
H|AlH
H
miedzy wodorem a glinem wystepuje wigzanie o charakterze kowalencyjnym spolaryzowa-
nym w strone wodoru, analogicznie jak to ma miejsce w anionie siarczanowym:

LB,
|01s| 0|
10]

w ktérym wiazania kowalencyjne migdzy tlenem a siarka sa spolaryzowane w kierunku
tlenu. Tworzenie peinych drobin koordynacyjnych o ujemnym bilansie ladunku jest
mozliwe tylko w tych przypadkach, w ktérych wodor stanowi cze$¢ ujemng drobiny.

Z pierwiastkami o znacznej natomiast elektroujemnos$ci wodér tworzy potaczenia
o wiazaniu kowalencyjnym spolaryzowanym w kierunku pierwiastka o wigkszej elektro-
ujemnosci, w ktorych stanowi czg$¢ dodatnia drobiny. Nie staje si¢ on mimo to centrum
koordynacji ze wzgledu na swa bardzo mata masg w poréwnaniu z masami innych pier-
wiastkéw oraz ze wzgledu na swe wyjatkowo male rozmiary. Wiele danych do$wiadczal-
nych wskazuje na to, iz wodor lokuje si¢ wewnatrz orbitali walencyjnych pierwiastkow
o wiekszej elektroujemnosci, przy czym liczba par elektronowych obsadzonych rdzeniami
wodoru moze by¢ rézna:

H

_ _ . LA

NP N(HZ O N[HT O OHIN|HC HINJH
H H H

Budowa tych polaczen zostala omdwiona w tomie L.

Oczywiscie na pograniczu miedzy drobinami, w ktérych wodér wystepuje jako element
ujemny, a drobinami, w ktérych stanowi ich czg$¢ dodatnig, znajdziemy drobiny pierwiast-
kéw, w ktérych wigzanie migdzy wodorem a rdzeniem centralnym jest prawie niespolary-
zowane. Rozpatrujac to zagadnienie na przyktadzie pierwiastkow pierwszego okresu rdze-
niowego stwierdzimy, ze lit tworzy z wodorem typowy wodorek LiH, w wodorku berylu
wiazanie beryl-wodér zawiera juz pewne elementy wiazania kowalencyjnego, w wodorkach
boru wigzanie jest bliskie czystemu wigzaniu kowalencyjnemu, chociaz jeszcze spolaryzo-
wane w kierunku wodoru i stad zdolno$é¢ do tworzenia ztozonych potaczen, w weglowo-
dorach wiazanie jest réwniez bliskie kowalencyjnemu, ale juz spolaryzowane w kierunku
wegla. Polaryzacja w przypadku potaczen wodoru z azotem jest juz wyrazna w kierunku
azotu i wodér stanowi dodatni biegun tych drobin. Polaryzacja wigzania w kierunku
pierwiastka centralnego poglebia si¢ w zwiazkach tlenu z wodorem, fluoru z wodorem
i hipotetycznych pofaczeniach neonu z wodorem. W tym ostatnim, ze wzgledu na zerowy
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bilans fadunku uktadu neon-eiektrony walencyjne, odksztatcalnosé powlok elektronowych
jest juz tak mala, ze szanse wniknigcia wodoru w orbitale walencyjne sg znikome.

Tak jak zmienia si¢ polaryzacja wigzania, tak i zmienia si¢ trwalo$é¢ zwiazkéw. Najsil-
njejsze wigzanie to czyste wigzanie kowalencyjne, stad tez weglowodory (czy borowodory)
naleza do najtrwalszych potaczen wodoru tego okresu. Tu tez nalezy upatrywaé przyczyny
zdolnosci wegla do tworzenia réznorodnych zwiazkéw wodorowych, zwanych weglowodo-
rami. Znaczna jest réwniez liczba borowodoréw. Tym ciekawym strukturom chemicznym
bedzie poswigcony jeden z dalszych rozdzialéw, w ktérym zostana przedstawione ztozone
drobiny réznych pierwiastkéw z wodorem, a w szczegdlnosci borowodory i weglowodory.

Z tego krétkiego przegladu réznych rodzajéw drobin tworzonych przez woddr z innymi
pierwiastkami wynika, iz w Zadnej ze struktur chemicznych nie wystepuja kationy wodo-
rowe H* (,,nagie protony”) jako drobiny bgdace niezaleznymi sktadnikami budowy zwiaz-
koéw chemicznych. Element strukturalny, ktory potocznie nazywamy kationem wodorowym,
ma zawsze bardziej zlozong budowe i stanowi nadmiarowy — w sensie ladunku catlej
drobiny — proton ulokowany tak jak inne protony w orbitalach walencyjnych silnie
elektroujemnego pierwiastka. Pojecie tzw. kationu wodorowego jest zwigzane $cisle ze
srodowiskiem. W $§rodowisku wodnym np. protony uwalniane przez jakiekolwiek inne
drobiny bgda lokowaly si¢ w orbitalach walencyjnych tlenu:

H;O + H* <~ H,0*

zatem za kation wodorowy bedziemy uwaza¢ drobing H;O*. W ciektym amoniaku proton
uwolniony przez jaka$ drobing bedzie lokowal sie w orbitalach walencyjnych azotu:

NH; + H* = NH}
Wszelkie akty dysocjacji, zapisywane krétko, np.:
HCl = Ht + CI”

polegaja na przemieszczaniu protonéw z orbitali walencyjnych jednego pierwiastka do
orbitali walencyjnych innego pierwiastka, co przedstawimy na przykladzie dysocjacji
chlorowodoru we fluorowodorze, wodzie i amoniaku:

H|IFI+ H—Cl=H|F|H* + CI-

H
H|O/H+H-Cl<H|O|H* + CI-

H H
H|IN|H + H—Cl= H|N|H* + CI-
H
Oczywiscie im drobiny osrodka cieklego, w ktérym wystepuje dysocjacja, silniej wiaza
protony, w tym wigkszym stopniu ona zachodzi. Chlorowodér zatem dysocjuje najlepie;j
w cieklym amoniaku, a stosunkowo najstabiej w ciektym fluorowodorze.

Odrebna zupetnie grupe zwiazkéw z wodorem stanowia fazy metaliczne przede wszyst-
kim pierwiastkow przejsciowych, w ktérych wodor wnika miedzy wezly sieci krystalicznej.
W pewnych okreslonych zakresach skladu roztwory te wykazujg odmienne wiasciwosci
od wszystkich innych roztworéw o innych sktadach i to usprawiedliwia okre$lanie ich
mianem zwiazku chemicznego. Z reguly sa to polaczenia niestechiometryczne, jak np. TiH,
Czy tez ZtH, 5. W takich przypadkach sktad zwiazku chemicznego waha sie w pewnych
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granicach, po przekroczeniu ktérych nastepuje zmiana struktury krystalicznej, pociagajaca
za soba skokowa zmiang szeregu cech. Dalsze zmniejszanie zawarto$ci wedoru nie zmienia
na ogé!l juz struktury, ktéra zazwyczaj przedstawia soba nieco znieksztalcona sie¢ czystego
metalu. Wiasciwosci takich ukladéw zmieniaja si¢ stopniowo w miarg zmniejszania si¢
zawartosci wodoru 1 dlatego traktujemy je jako roztwory stale wodoru w fazie metalicznej.
Omawiane zwiazki a czesto | owe roztwory stale nazywamy wodorkami, mimo iz nie jest
catkowicie pewnym wystgpowanie w tych strukturach wolnych anionéw H™. Niewatpliwie
jednak wprowadzone protony oddziatuja silniej na clektrony wiagzania metalicznego niz
obsadzajgce wezly sieci krystalicznej dodatnio nafadowane drebiny pierwiastkéw przej-
Sciowych. Struktura takich wodorkdow jest duzo bardziej ztozona niz wodcrkow jonowych
i koordynacyjnych. Celowym zatem jest dla odréznienia nazywanie tej calej duzej klasy
potaczen wodorkami Srédwezlowymi.

Zwigzki poszczegblnych pierwiastkow z wodorem zostang bardziej szczegStowo omo-
wione w dalszych rozdzialach, tu natomiast zajmiemy si¢ problemami chemicznymi doty-
czgcymi przede wszystkim samego wodoru, a wige reaktywnoscia substancji prostej H3
oraz metodami jej otrzymywania.

Poniewaz woddr nie stanowi nigdy centrum koordynacji w Scistym tego stowa znaczeniu,
wiec uklad klasyfikacyjny prostych drobin z wodorem jest uktadem jednoosiowym jedynie
z wykorzystaniem liczby e,,, co przedstawiono na rys. 1.24. Nie znajdziemy tu nieparzysto-

|  Ht H, | H

0 ' 1 2 e,

Rys. 1.24. Klasyfikacja homordzeniowych drobin wodoru

elektronowych, nietrwatych drobin o charakterze rodnikéw H i H3, gdyz obliczone dla
nich wartosci e,, sa utamkowe. Umieszczong w klasyfikacji drobing H* nalezy rozumie¢
jako istniejaca jedynie wérdd elektrondw walencyjnych pierwiastkéw silnie elektroujem-
nych.

Wolny wodsor HY, jak to wynika z jego potozenia w ukfadzie klasyfikacyjnym, moze
reagowaé jako utleniacz wigzacy elektrony lub tez jako reduktor, tj. donor elektrondw.
Wiasciwosci utleniajace wolnego wodoru sa jednak niezwykle stabo zaznacwone. Ujaw-
niajg sie one jedynie w reakcjach z bardzo silnymi reduktorarmi, do ktérych naleza fazy
metaliczne tworzone przez wolne pierwiastki z grupy litowcow i berylowcow. Reakcja
z wodorem przebiega wdwczas nastgpujaco:

HS + 2K° - 2K* + 2H~
HY + Ca® - Ca® + 2H"

Powstale jony tworza uklady zwigzkéw chemicznych wodorku potasowego i wodorku
wapniowego.

Duzo silniej zaznaczone sa wlasciwosci redukujace wodoru HY, ktéry w bardzo wielu
procesach reaguje jak donor elektronéw. Nigdy jednak jako czysty reduktor, gdyz zawsze
wraz z elektronami wchodza w powstajaca strukture protony. W sposob jednoznaczny
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ujmuje dzialtanie redukujace wodoru jednolita teoria przemian kwasowo-zasadowych
1 utleniania-redukeji, bazujaca na liczbach e, i e,,. Rozpatrzmy kilka typowych przykladéw:

%’IE—_F 1°+ H$ - 27§HF
80=0° + HY - ~1H,0,
“JH—O—O—H + Hy— 2-H,0
(SIN=N| + H§ — “{H,N,)
(“3H—N=N—H + Hg - ~2H,N9)

H

=
“IH—N—N—H + H? - 2-3NH3

|
H

Wolny wodér HY jest w tych reakcjach donorem dwéch elektronéw obsadzajacych
orbitale walencyjne pierwiastka centralnego, a jednocze$nie donorem lokujacego sie w nich
protonu. Woddr zatem, jak wynika ze zmian wartosci liczb e, i e., dziata jako sprz¢zony
reagent redac, gdyz przeksztalcajace si¢ pod jego wplywem drobiny reagowaty jako sprze-
zone utleniacze oxbas. Te wilasciwosci wodoru sa znacznie silniej zaznaczone niz jego
zdolnosci utleniajace, stad i znaczenie wodoru Jjako reduktora. Wolny woddr dziata oczy-
wiscie — jak wiadomo — na aniony tlenkowe zwigzane koordynacyjnie z innymi pier-
wiastkami, np. na aniony tlenkowe i wodorot'enkowe w kwasie siarkowym. W odpowied-
nich warunkach, a zwlaszcza pod dziataniem wodoru in statu nascend, sktadajacego sie
gidwnie z reaktywnych rodnikéw HO, przebiega nastg¢pujaca reakcja:

§H>SO, + 8H® = “2H,S + 4-2H,0

W pierwiastkach, ktére tak jak np. pierwiastki przejéciowe nie tworza potaczen na ujemnych
stopniach utlenienia, tego rodzaju reakcja wodoru z tlenkowymi podstawnikami koordy-
nagji prowadzi do otrzymania pierwiastka w stanie wolnym:

8CrO; + 3H, = 3Cr® + 3-2H,0

Drobinom HY nie przypisywali$my tu liczb e, ie,, chociaz jest to w zasadzie mozliwe, gdyz
liczba e, = 1, a liczba e, = 0. Wodor nie stanowi bowiem po stronie produktéw reakcji
nigdy centrum koordynacji. Traktujemy go wigc jako element strukturalny, ktéry po odpo-
wiednim przeksztalceniu wchodzi bez reszty w sktad otoczenia koordynacyjnego pierwiastka
centralnego.

Zastanawiajac si¢ nad metodami otrzymywania wolnego wodoru, musimy przeprowadzié
rozumowanie przeciwne, tj. wskaza¢ na metody, ktore prowadza od zwigzkéw wodoru do
substancji prostej. Jest rzecza oczywista, ze wodér mozna otrzymac¢ z wodorkéw, w skiad
ktérych wechodza aniony H™, przez dziatanie utleniacza. Utleniacz jednak nie moze by¢ zbyt
silny, by nie spowodowat z kolei przejécia wolnego wodoru w potaczenie wodorowe (z wo-
dorem H*). Najprosciej mozna otrzymaé wodér z wodorku przez synproporcjonacje z wo-
dorem H* wystepujacym w pofaczeniach wodorowych. Proces mozna zapisaé w Sposéb
skrécony:

H- + H* = HY
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ujmujacy ogdlnie mozliwosci otrzymywania wolnego wodoru ta metoda. Przyktadem tego
rodzaju reakcji moze by¢ proces:

NaH + HCl = H, + NaCl

Reakcja ta wskazuje na duza zdolnos¢ anionéw wodorkowych do wiazania protonéw dzigki
temu, iz proton tworzy z anionem wodorkowym czyste wiazanie kowalencyjne, ktore jest
mocniejsze od wiazan silnie spolaryzowanych z pierwiastkami wybitnie elektroujemnymi.
Utlenienie anionéw H~ mozna przeprowadzi¢ rowniez elektrolitycznie, prowadzac elek-
trolize stopionych wodorkéw — anion wodorkowy ulega utlenieniu anodowemu:

anoda:2H™ = HY + 2¢

Mozliwo$¢ otrzymania wolnego wodoru z wodorkéw ma jednak tylko znaczenie czysto
laboratoryjne, gdyz woddr nie wystgpuje w przyrodzie w takiej postaci. Przyczyng tego
nalezy upatrywaé w obfitodci tlenu na powierzchni skofupy ziemskiej, wystepujacego za-
réwno z o$mioma elektronami walencyjnymi, w otoczeniu koordynacyjnym réznych pier-
wiastkéw, jak réwniez w postaci wolnego tlenu. W tej sytuacji wodér na powierzchni sko-
rupy ziemskiej wystepuje przede wszystkim w swoim zwigzku z tlenem, w wodzie, oraz
wchodzi w sktad zwigzkéw organicznych. Najwigksze zatem praktyczne znaczenie maja
metody otrzymywania wodoru z wody. Zgodnie z naszymi poprzednimi rozwazaniami
wymaga to reagenta sprzgZonego, ktory reagowatby jako redac. Tanim reagentem tego
rodzaju jest wegiel:

9C + H,0 =3CO + H;

Reakcja ta jest dosé silnie endotermiczna i przebiega W wyzszych temperaturach.

Znacznie wygodniejsza metoda otrzymywania wodoru na skale laboratoryjng jest prze-
prowadzenie redukcji wodnych roztworéw kwaséw metalami. Reakcje maja charakter
heterofazowy, jeden z substratow jest cialem statym (metal), drugi znajduje si¢ w roztworze
(H,0%). Reakcja przebiega wigc bez zaktocen pod warunkiem, ze produkt jej jest rozpusz-
czalny w wodzie, i oczywiscie pod warunkiem, ze potencjal normalny ukladu metal-jego
jon dodatni jest nizszy od potencjatu normalnzgo wodoru. Najczeéciej stosuje sig uktad
cynk-roztwér wodny chlorowodoru (kwas solny):

Zn® + 2HC| = H, + ZaCly

Roéwnanie to jako bilans materialowy przemiany ujmuje jedynie elementy istotne dia bilan-
su. Nie wskazuje natomiast na istot¢ mechanizmu procesu, ktéry polega oczywiscie na
reakcji kationéw H;O" z elektronami gazu elektronowego fazy metalicznej:

2H;0% '+ 2¢ = H, + 2H0

Wreszcie w celu otrzymania czystego wodoru stosuje si¢ czgsto proces elektrolityczny —
redukcje katodowa jonéw H™ :

2H,0* + 2 = H$+2H:0
z katody

Drugim pierwiastkiem nalezacym do okresu zerowego jest hel o symbolu He. Rdzen
helu jest réwniez bezelektronowy, podobnie jak rdzen wodoru, a rézni si¢ od wodoru
dwudodatnim tadunkiem. Najpospolitsza odmiang helu jest 4He, w ktérym wypelniona jest
catkowicie pierwsza powloka jadrowa dzigki obecnoéci dwéch protonéw i dwdéch neutro-
néw. Inne odmiany izotopowe helu sa mniej trwate. Izotop 3He latwo wychwytuje neu-
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trony w odréznieniu od izotopu $He, ktdry jest donorem neutrondw. W obydwu przypad-
kach wskutek odpowiednich przemian jadrowych powstaje 3He.

Ze wzgledu na wigkszy fadunek rdzenia hel jest pierwiastkiem o znacznie wigkszej elek-
troujemnosci niz woddr i wystepuje zawsze w otoczeniu elektrondw walencyjnych. Bezelek-
tronowe rdzenie helu — heliony (czqstki «), podobnie jak protony H*, sa znane jedynie
Jako elementy promieniowania korpuskularnego, ktére jednak po wyttacentu energii kine-
tycznej, np. po napotkaniu na swej drodze drobin tworzgcych uktad gazowy, ciekiy lub
staly, wiaza natychmiast z otoczenia elektrony i przeksztaicaja sig w elekiroobojetne dro-
biny He?, bedace jedynymi wlasciwie trwaiymi i dobrze poznanymi drobinami, ktdre two-
rzy ten pierwiastek. Ze wzgledu na wyjatkowo mate sily oddziatywania migdzy mato podat-
nymi na odksztalcenia jednordzeniowymi drobinami He® z wypetniona sfera walencyjna
152, hel tworzy uklady gazowe skraplajace si¢ w nizszej temperaturze niz Jakikolw:ek inny
gaz. Temperatura wrzenia helu pod ci$nieniem [ atm wynosi zaledwie 4 K. Gaz ten Jest
chemicznie catkowicie bierny. Gestosc helu gazowego jest niewielka i wynika z faktu, iz jego
cigzar atomowy wynosi zaledwie ok. 4 jednostki weglowe. Lzejszym od helu jest tylko wodor.

Opierajac sie na teorii orbitali molekularnych mozna rozwazaé mozliwosei istnienia
bardziej zlozonych drobin tworzonych przez hel. Zwrécmy tu uwage przede wszystkim
na drobing Hef, izoster (drobina o identycznym rozkiadzie elektrondw) 115 . Powinna ona
mie¢ przewage jednego elektronu w orbitalu wiazacym, co wynika z rozkladu ¢!, Drobi-
ny tego rodzaju, ktérych istnienie stwierdzono spektroskopowo przy szczegdlnego typu
wyladowaniach elektrycznych, powstaja przypuszczalnie wskutek zderzen wytworzonych
jonéw He* z atomami He®:

He* + He® = Hef

Z rozwazan tych wynika, iz obok drobin Hef i H3 winna réwniez istnieé izosi~.yczna
z nimi drobina HeH?, ktérej istnienia jednak dotychezas nie stwierdzono. Udalo sie nato-
miast wykaza¢ istnienie bardzo nietrwalej, heterordzeniowej drobiny, bedgcej izesicren: H,,
o skiadzie HeH™*. Badano mozliwosci istnienia analogicznie do Hej polaczen helu z pier-
wiastkami dsmej grupy rdzeniowej HeNe*, HeAr™, HeKr* | HoXe*. Sa dowody dogwiad-
czalne na istnienie niektdrych z wymienionych drobin, odznaczajacych sie burdzo mafg
trwato$cig. Niezwykle krotki okres Zycia tych wszystkich drobin sprawia, iz ich istnienie
Jest interesujace jedynie z teoretycznego punktu widzenia. Uzasadnia ono poglad o walencyj-
nosci elektronéw w jedynej trwalej drobinie He® i o bezelektronowej strukturze rdzeunia helu.
Poniewaz jedynym trwatym ukladem tworzonym przez hel jest gazowy hel He, przeto hel
na powierzchni skorupy ziemskiej wystepuje jedynic w postaci substangji prostej, wehodzac
wraz z innymi substancjami gazowymi w skiad powictrza. Jego zawarto$é w atmosferze
Jest jednak bez poréwnaria mupiejsza niz zawartos¢ innych gazéw szlachetnych (faczna
zawarto$¢ gazdw szlachetnych w powietrzu wynosi ok. 19, obj.). W wiekszych ilosciach
gromadzi si¢ hel w mineratach zawierajacych pierwiastki promieniotwdrcze, a niekiedy
I'w gazie ziemnym. Sa to podstawowe zrédia otrzymywania tego pierwiastka. Hel pochodzi
tu z rozpadu promieniotwérezego typu o i wiazac elektrony z otoczenia przeksztalca sie
w drobiny He?.

Zastosowanie praktyczne helu wynika z jego specyficznych wiasciwosci. Ze wzgledu na
bardzo maty ciezar wiasciwy, gazowy hel stosuje si¢ do wypetniania balondw [ub jako skiad-
nik tzw. lekkiego powietrza (w ktérym hel zastepuje azot), przeznaczonego dla nurkéw lub
stosowanego w przypadkach choréb drég oddechowych.
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Jako gaz chemicznie nieczynny mégtby hel stuzy¢ do wytwarzania atmosfer ochronnych
w procesach wymagajacych dla swego przebiegu calkowicie obojgtnego otoczenia. Ze
wzgledu jednak na wysoka cen¢ jak i na mala mase czastkowa, zastosowanie helu do tych
celow jest ograniczone.

Trzecia wreszcie cecha helu, ktéra mozna wykorzystaé do celéw praktycznych, jest
jego niska temperatura wrzenia. Stwarza ona mozliwoéci zastosowai do otrzymywania
najnizszych temperatur.

1.6. Pierwiastki monodrobinowe i ich zwiazki

Pierwiastkami monodrobinowymi nazywamy pierwiastki o tak niklej elektroujemnosci,
ze tworza one jedynie drobiny-rdzenie. Zaliczamy tu pierwiastki o rdzeniach jedno- i dwu-
dodatnich, a wigc pierwiastki nalezace do pierwszej i drugiej grupy uktadu okresowego.
Rozpoczynajg one okresy pierwiastkéw giéwnych lub przejéciowych czy wewnatrzprzej-
$ciowych. Z tego zatem punktu widzenia naleza one formalnie do réznych blokéw: sp,
dsp, fdsp, co wynika z fragmentu ukladu okresowego przedstawionego na rys. 1.25. W pier-

H He blok s
| Li Be B blok sp
Na Mg Al blok sp
K Ca Sc blok dsp
Zn Ga blok sp
Rb Sr Y blok dsp
Cd In blok sp
Cs Ba La blok fdsp
Lu blok dsp
Hg Tl blok sp
Fr Ra Ac blok fdsp

Rys. 1.25. Przynalezno$¢ pierwiastkow T, 1T i I grupy do blokéw s, sp, dsp i fdsp w ukladzie okresowym

wiastkach tych jednak nie uzewngtrzniaja si¢ charakterystyczne cechy powodowane rézni-
cami w rozkladzie podpowlok walencyjnych, gdyz stany te nigdy nie sa obsadzane elektro-
nami. Stad tez pochodzi znaczne podobienstwo wiaéciwosci tych pierwiastkdw wystepu-
jace zwlaszcza wtedy, gdy ladunek ich rdzeni jest taki sam, a wigc w szeregach pionowych
uktadu okresowego, czyli w grupach.

Jednak bardziej szczeg6lowa analiza przebiegu zmian whasciwosei w grupach prowadzi
do stwierdzenia pewnych niemonotonicznosci wystgpujacych podczas przejécia od pier-
wiastkéw jednego bloku do pierwiastkéw innego bloku w ramach grupy, a wiec np. od litu,
sodu (blok sp) do potasu, rubidu (blok dsp) i cezu, fransu (blok fdsp). Na rysunku 1.26
zestawiono przebiegi wybranych wlasciwosci pierwiastkow grupy 1 ze szczegblnie silnie
zaznaczonymi niemonotonicznosciami przebiegu cech. Sposréd rozpatrywanych pierwiast-
kéw lit, séd, potas, rubid, cez, frans oraz cynk, kadm i rte¢ leza na granicach okreséw, sta-
nowiac gérne ograniczenie strukturalne dla jednordzeniowych drobin pierwiastkéw po-
przedniego okresu, a dolne dla takich drobin pierwiastkéw okresu nastgpnego.
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Do niedawna ta strukturalnie wiodaca rola w ukfadzie okresowym przypisywana byla
pier»@iastkom gtownym rdzeniowej grupy VIII, ktore rzekomo mialy byé chemicznie zu-
pelnie bierne. Koniecznosé rewizji tego pogladu klasyfikacyjnego pojawita sie stosunkowo
niedawno, w momencie odkrycia zwigzkow gazéw szlachetnych. Dopiero jednak wprowa-
dzenie pojecia rdzenia atomowego jako pojecia podstawowego pozwolito na odmienne
zdefiniowanie pojecia pierwiastka, w konsekwencji czego za pierwiastki strukturalnie wio-
dace bloku sp mozna przyjac rdzc e litu, sodu, cynku, kadmu i rteci, bloku dsp — rdzenie
potasu, rubidu, lutetu i lorensa, a bloku fdsp — rdzenie cezu i fransu. W omawianej wigc
grupic wystgpuje Szercg pierwiasikow sirukturalnie wiodacych, a obok nich nastgpne
pierwiastki w odpowiednich okresach — beryl, magnez, stront, wapn i rad.

Graniczny charakter jak i wspolne cechy z pierwiastkami okreséw poprzedzajacych
i nastepnych najwyrazniej uwidoczniaja sie w przypadku cynku, kadmu i rtgci. Pierwiastki
te maja 18-elektronowa powloke zewnetrzna rdzenia, przez co upodobniaja si¢ do jedno-
rdzeniowych drobin pierwiastkow przejiciowych o takiej samej (Cu*, Ag*, Au*) lub zbli-
zonej budowie elektronowej (Ni**, Cu**). Znajduje to wyraz przede wszystkim w zdolnosci
do tworzenia trwalych komplekséw [Zn(NH; 2+ Cd(CN):™, Hgl2~ i wielu innych].
Trwaloéé kompleksow tego typu zalezy w znacznym stopniu od polaryzowalnoéci zZew-
netrznej powloki elektronowej centrum kompleksu. Dla jonow np. dwudodatnich w okres-
lonym okresie trwafosc ta wzrasta wraz z liczba elektronow na podpowloce d, a wigc np.
w kierunku od Cr?* poprzez Mn2+, Co?*, Ni**+ do Cu?+. Drobiny kompleksowe cynku sa
muici trwale niz drobiny kompleksowe miedzi, a to dlatego, ze W 7Zn2* — w odréznieniu
od Cu?* — wypelnione sa elektronami wszystkie stany d, wskutek czego zmniejsza si¢
polaryzowalno$c powloki.

W tym samym kierunku zmienia sie rowniez i trwalo$¢ wigzania metalicznego. W oma-
wianym szeregu pierwiastkow miedz w stanie wolnym tworzy wigzanie metaliczne o naj-
wiekszej pracy wyjscia elektronu. W wezlach sieci krystalicznej znajduja sie tu juz drobiny
Cu* o zamknigtych podpowtokach d, a wigc identyczne Z rdzeniami Zn?*+ pod wzglgdem
struktury elektronowej. Mniejsza polaryzowalno$¢ jednak tych ostatnich (ze wzglgdu na
wickszy tadunek) powoduje, iZ metaliczny cynk jest bez poréwnania chemicznie aktywniej-
szy od miedzi.

Ciaglo§¢ cech z pierwiastkami gléwnymi lezacymi za cynkiem wystepuje szczegolnie
wyraznie w zakresie wlagciwosci utleniajacych i redukujacych drobin, w ktérych jako uktad
centralny wystepuje rdzen pierwiastka lub tez rdzeh 7z elektronami s. Zwiazki 0 ey = 0
sa tym mocniejszymi utleniaczami, im pierwiastek centralny jest bardziej odlegty w okresie
od cynku (czy od kadmu, czy wreszcie od rteci). Odwrotnie zmieniaja si¢ wlagciwosci re-
dukujace polaczen o ey = 2. Wzrastaja one w kierunku do cynku (kadmu, rteci). To wazne
zagadnienie zostanie przedstawione bardziej szczegdtowo w rozdziale czwartym.

Wiasciwosci pierwiastkow monodrobinowych omoéwimy przedstawiajac najpierw pier-
wiastki strukturalnie wiodace grupy I, a potem nastgpujace po nich pierwiastki grupy 1I.
Natomiast strukturalnie wiodace pierwiastki grupy II: cynk, kadm i rte¢, zostang przed-
stawione dopiero w rozdziale czwartym wraz z pierwiastkami gtéwnymi nalezacymi do
rozpoczynanych przez nie okresow.

Pierwiastki pierwszej grupy uktadu okresowego (litowce, metale alkaliczne): lit, sod,
potas, rubid, cez i frans, ktérych rdzenie sa obdarzone jednododatnim tadunkiem, nie
majag — ze wzgledu na minimalng elektroujemno$¢ —— zdolnoéei do wiazania si¢ z innymi
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pierwiastkami wigzaniem kowalencyjnym. Tworzy wigc one jedynie drobiny jednordze-
niowe: Li*, Na*, K+, Rb*, Cs*, Fr+. Kationy te moga wchodzi¢ w skiad makrosko-
powych uktadéw zwigzkéw chemicznych lub substancji prostych jedynie wraz z drobinami
przeciwnego znaku lub z elektronami.

W pierwszym przypadku zatem drobiny-kationy litowcéw z drobinami innych pier-
wiastkow o ujemnym fadunku tworza makroskopowe ukfady o wiazaniu jonowym —
uktady typu soli. Mozna tu przytoczyé szereg przyktaddw: chlorek litowy LiCl, siarczek
sodowy Na,S, fosforek potasowy K.P, weglik cezowy Cs,C, azotan rubidowy RbNO,,
tréjmetafosforan potasowy K;P,0, itp.

Ladunek kationéw litowcdw moze byé rownowazony w ukladzie makroskopowym
réwniez elektronami. W najprostszym przypadku powstaje wéwczas homopierwiastkowy
ukiad makroskopowy — substancja prosta, tzn. wolny lit, wolny séd, wolny potas itd.
Faza metaliczna jest zbudowana z Jednododatnich rdzeni sodu czy innego pierwiastka
pierwszej grupy i odpowiadajacej — dla uzyskania zerowego bilansu — liczby elektrondéw
w tzw. gazie elektronowym. Obok metalicznych substancji prostych znane sa réwniez
roztwory stale, w sktad ktérych wchodza pierwiastki omawianej grupy. W pewnych okre-
Slonych granicach sktadu powstaja nowe fazy wyrézniajace sie odmienng budowa krysta-
liczng, ktére moga by¢ traktowane jako zwigzki chemiczne. Za przykiad niech postuzy
faza o skfadzie Na,K, bedaca jedynym zwiazkiem migdzymetalicznym tworzonym przez
sod 1 potas. Oczywiscie faza zachowuje w peini swa metaliczna strukture,

Obok tych dwdch podstawowych typéw uktadéw makroskopowych pierwiastki grupy I
moga wystgpowac w zwiazkach kompleksowych przede wszystkim z ligandami organicz-
nymi, stanowigc centrum kompleksu. Nie wytwarza sig tu jednak wigzanie kowalencyjne,
a zwigzek kompleksowy istnieje dzieki sitom Jonowym lub jonowo-dipolowym.

Wiasciwosci chemiczne pierwiastkéw pierwszej grupy uktadu okresowego wynikaja
z cech jednododatnich jondéw i ich wptywu polaryzacyjnego na towarzyszace im przeciw-
jony. Wazng wielkoscia, od ktérej zaleza te whasciwosci, s tzw. potencjaly jonowe, bedace
stosunkiem fadunku jonu do $redniego promienia krystalograficznego. W tablicy 1.3 ze-

Tablica 1.3
Niektore wlaiciwesci pierwiastkéw I grupy
i _ _ = _ —— =
Pierwiastek Lit Na* | K* Rb* | Cs*
|

| Promien krystalograficzny, A | 0,60 0,95 | 1,33 | 1,48 | 1,69
Potencjat jonowy | 166 | 1,05 0,76 0,67 0,59

Promien jonu uwodnionego, A 3,40 2,76 | 2,321 2,28 | 2,28
Srednja liczba drobin wody otaczajacych jon 25,3 | 16,6 | 10,5 10,0 |, 9,9 I

stawiono m.in. promienie krystalograficzne oraz obliczone na ich podstawie potencjaty
jonowe,

W zaleznoéci od punktu widzenia — od uktaddw bedacych obiektami naszych zainte-
resowan — wybdr zwigzkéw, ktore nalezy omdwié w pierwszej kolejno$ci, moze byé rozny.
Badacz interesujacy sie np. chemia w roztworach ciektego amoniaku zwréci szczegdlna
uwage na zwigzki litowedw z prostymi drobinami azotu, a wige przede wszystkim na zwiaz-
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ki: NaNH,, Na,NH, Na;N. W warunkach istniejacych na powierzchni skorupy ziemskiej
szczegdlne znaczenie ma woda i dlatego chemig tych pierwiastkow ujmiemy w aspekcie
ich zwiazkéw z tlenem i wodorem.

Pierwiastki grupy pierwszej, obok prostego tlenku o wzorze M,O, tworzy nadtlenki
M,0,, w ktérych wystepuje anion O3~, ponadtlenki MO, — z anionem O3 oraz jeszcze
wyzsze nadtlenki MOj;. Otrzymanie prostego tlenku litowca nie jest wcale zagadnieniem
prostym, utlenianie bowiem faz metalicznych pierwiastkow pierwszej grupy prowadzi na
0gdt do otrzymania — obok pewnej iloci tlenkéw — réwniez i nadtlenkow, przy czym
zdolno$¢ do tworzenia tych ostatnich wzrasta wraz ze wzrostem liczby atomowej. Jedynie
lit reaguje z tlenem pod normalnym cisnieniem tworzac tlenek normalny. Lit pali si¢ w tlenie
z utworzeniem prawie wytacznie tlenku Li,O. W analogicznych warunkach sod utlenia si¢
do nadtlenku, a cigZsze pierwiastki grupy I do ponadtlenkéw MO,.

Tlenki pierwiastkéw alkalicznych sa silnymi donorami anionéw tlenkowych i reaguja
bezposrednio z wieloma drobinami o bardziej kwasowym charakterze. Dziatajac np. tlen-
kiem sodowym na metafosforany, otrzymujemy ortofosforany:

Na,O + NaPOj; = NazPO.

Reakcje tego rodzaju przebiegaja tatwo w fazie stopionej i w tych warunkach czgsto stosuje
sie tlenki pierwiastkéw I grupy jako donory anionéw tlenkowych. Podobne znaczenie maja
obok tlenkéw fluorki czy azotki reagujace jako donory anionéw fluorkowych lub azotko-
wych, Cechy donorowe prostych soli litowcoéw rosna wraz ze wzrostem ich promienia kry-
stalograficznego. Najstabsze wiasciwosci donorowe wykazuja sole litu, ‘najsilniejsze —
proste sole cezu (tabl. 1.3).

Tlenki litowcéw wolne od nadtlenkéw otrzymuje si¢ z reguly przez rozklad termiczny
ich zwiazkéw z anionami o matej trwalo$ci termicznej, np. przez rozkiad weglanow:

Na,CO; = Na,0 + CO,
Proces prowadzi si¢ w prozni.

Wiazanie miedzy pierwiastkiem I grupy i anionem tlenkowym jest prawie czystym
wigzaniem jonowym. Stosunkowo niewielkie réznice w elektroujemnoéci litowcéw (energia
wigzania pierwszego elektronu przez lit wynosi 5,4 eV, a energia wigzania pierwszego
elektronu przez cez 3,9 eV) powoduja, ze jonowo$¢ wiazania w tlenkach tych pierwiastkow
jest bardzo zblizona. Anion tlenkowy jako silny akceptor protonéw reaguje tatwo z woda,
skutkiem czego tlenki pierwiastkéw grupy I przeksztalcaja si¢ latwo w wodorotlenki:

M,0 + HOH = 2MOH

Wiazanie miedzy kationem pierwiastka grupy pierwszej a anionem wodorotlenkowym jest
réwniez prawie czystym wiazaniem jonowym.

Wodorotlenki litoweéw sa w roztworach wodnych mocnymi, catkowicie na jony zdyso-
cjowanymi zasadami, dobrze rozpuszczalnymi w wodzie. Kationy litowcow sa otoczone
znaczng liczba drobin wody, przez co ich efektywny promien w roztworach wodnych
wzrasta. Nalezy podkreslié, ze liczba zwigzanych z kationem pierwiastka grupy I drobin
wody zalezy od potencjalu jonowego, tj. tadunku jonu podzielonego przez promien krystalo-
graficzny. Potencjat jonowy — jak widzimy — maleje w miarg wzrostu promienia krystalo-
graficznego (tabl. 1.3) i w tym tez kierunku zmniejsza si¢ liczba zwigzanych z kationem
litowca drobin wody.
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Aniony wodorotlenkowe, jako identyczne z anionami, na ktére dysocjuje woda prze-
mieszczajaca si¢ w roztworach wodnych nie tylko w drodze dyfuzji, ale i skutkiem prze-
skokéw protondéw z drobiny wody H,O do anionu OH~, penetruja dzieki temu latwo
poprzez otoczk¢ wodna-kationéw. Dlatego tez moc zasad MOH wzrasta w miar¢ zmniej-
szania sig potencjatu jonowego w kierunku od litu do fransu.

Réznice w uwodnieniu i zwiazany z tym znaczny wzrost promienia kationu litowca maja
decydujacy wptyw na oddziatywanie jonowe w sytuacji, w ktdrej jon ujemny jest szczegdlnie
duzy 1 nie jest w stanie wyeliminowaé drobin wody zwigzanej z kationem. Sytuacja taka
ma miejsce w przypadku tzw. zywic Jonitowych — kationitéw, substancji zbudowanych
z organicznego usieciowanego makroanionu, stanowiacego obcg faze w roztworze, i to-
warzyszacych mu matych przeciwjonéw. Tego rodzaju aniony wiazg kationy litowcow
tym silniej, im mniejszy jest promier jonu uwodnionego. Najstabiej zatem wiazany jest lit,
najsitniej cez, a prawdopodobnie jeszcze silniej frans (tabl. 1.3).

Sole poszczegdlnych pierwiastkow grupy I sa z reguly fatwo rozpuszczalne w wodzie,
co wynika z ich jednododatniego tylko fadunku i matych stosunkowo wartosci potencjatéw
jonowych. Wyréznia sie tu lit, ktéry tworzy nieco wigksza liczbe trudniej w wodzie roz-
puszezalnych zwiazkéw, do ktérych naleza m.in. fosforan, weglan i fluorek.

Sposrod pierwiastkow tej grupy jedynie séd i potas sa pierwiastkami szerzej wystepujg-
cymi w przyrodzie. Z tego tez wzgledu wskazemy dokladniej na pewne réznice migdzy so-
lami tych pierwiastkéw. Sole sodowe s3 z reguly w wigkszym stopniu uwodnione niz sole
potasowe i odznaczajg si¢ na ogdt wieksza higroskopijnosécig. Do trudno rozpuszczalnych
soli sodowych zaliczamy szeSciohydroksoantymonian sodowy NaSb(OH)4, fluorokrze-
mian sodowy Na,SiF,, .octan uranylowosodowy NaCH;COO(CH,;C00),UO0,, octan
sodowocynkowouranylowy NaZn(UO,),;(CH,C0O0), - 9H,0 i octan sodowomagnezowo-
uranylowy NaMg(UO,);(CH;C0O0), - 9H,0.

Liczba trudno rozpuszezalnych soli potasowych jest nieco wigksza. Naleza do nich Spos-
réd soli prostych: nadchloran potasowy KClO,, szesciofluorokrzemian potasowy K,SiF, |
szeSciochloroplatynian potasowy K,PtCls, wodorowinian potasowy KHC,H,O4. Obok
tych soli prostych znamy szereg zwigzkéw kompleksowych: szescioazotynokobalitan pota-
sowy K;Co(NO,), 1 trojtiosiarczanobizmutyn potasowy K3Bi(5,03); oraz polaczenia
organiczne, np. dwupikryloaminian potasowy (NO,);C¢H,NKCsH,(NO,);.

Nalezy tu podkresli¢, ze lezace pod potasem pierwiastki rubid, cez i frans tworza ana-
logiczne trudno rozpuszczalne sole jak potas.

Pierwiastki II grupy ukladu okresowego (berylowce, metale ziem alkalicznych): beryl,
magnez, wapi, stront, bar i rad, wykazuja zblizone w zasadzie whasciwosci do plerwiastkéw
1 grupy. Réznice pojawiajg sie w wyniku dwukrotnie wigkszego tadunku ich rdzenia.
Z wyjatkiem berylu — pierwiastka o bardzo malym i stosunkowo wysoko natadowanym
rdzeniu — pozostale pierwiastki drugiej grupy wchodza w sklad makroskopowych ukladéw
zwigzkéw chemicznych i substancji prostych trzech podstawowych typow w sposob iden-
tyczny jak pierwiastki grupy I.

Kationy berylowcéw wchodza przede wszystkim, wraz z jonami przeciwnych znakdw,
w skiad soli, np. typu chlorku wapniowego CaCl,, azotku magnezowego MgsN, czy
wreszcie ortofosforanu wapniowego Ca,(PO,),.

Z elektronami tworza kationy berylowcéw fazy metaliczne zbudowane z jednego tylko
rodzaju pierwiastka — substancje proste lub dwu- i wigcej plerwiastkowe stopy.
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Ze wrzgledu na swoéj wigkszy tadunek berylowce moga réwniez tworzy¢ nieco trwalsze niz
litowce zwigzki kompleksowe, w ktorych wystepuja jako centrum kompleksu na ogot
w otoczeniu ligandéw organicznych.

Wiasciwosct zwigzkéw zawierajacych kationy berylowcéw zaleza w pewnym stopniu
od ich potencjalu jonowego. Wiasciwoséci wodnych roztwordéw soli zaleza natomiast od
uwodnienia kationéw berylowcéw. W tablicy 1.4 zestawiono promienie, potencjaty jonowe
oraz energie wigzania pierwszego elektronu przez rdzenie omawianych pierwiastkéw.

Tablica 1.4
Niektore wlasciwosei pierwiastkéw 1l grupy
. = . I ——,
| ~ Pierwiastek | Be?* | Mg?* Ca?* Sr** | Ba** |Raer |
B o I | [ |
Promicn krystalograficzny, A - 0,65 094| 1,10 1,29| 1,50
Potencjal jonowy — ‘ 3,10 2,12 1,82] 1,55 1,34
Energia wiazania pierwszego elektronu przez rdzen, eV ‘ — 15,03 | 11,87 1 10,98 | 9,95 | 10,10 |
= = ! J PR

Promienie krystalograficzne jondw wzrastaja oczywiscie od berylu do baru, natomiast
promienie jondw uwodnionych w kierunku przeciwnym, tak jak wzrastaja potencjaly jono-
we.

Ze wzgledu na swa nieco wigksza elektroujemno$é, pierwiastki grupy Il — zwiaszcza
poczatkowe — maja mniejsza zdolno$¢, w poréwnaniu z pierwiastkami grupy I, do two-
rzenia nadtlenkéw. Magnez, wapii i stront w stanie metalicznym reaguja bezposrednio z
tlenem, tworzac tlenki normalne. Dopiero bar wykazuje zdolno$¢ do tworzenia nadtlen-
kéw w bezposredniej reakcji z tlenem.

Tlenki tych pierwiastkéw sa jednak otrzymywane giéwnie droga rozkladu termicznego
ich soli, w szczegdlnosci weglandw, szczawian6w i innych:

CaCO; = CaO + CO;

Udzial wiazania jonowego w strukturze omawianych tlenkéw, z wyjatkiem tlenku be-
rylowego, jest bardzo znaczny, wskutek czego réwniez tlenki pierwiastkéw grupy II reaguja
z wodg z utworzeniem wodorotlenkéw:

MO + H,0 = M(OH);

W odréznieniu jednak od wodorotlenkéw pierwiastkéw grupy I, w wyniku silniejszego
oddziatywania migdzy dwudodatnimi kationami a anionami wodorotlenkowymi, rozpusz-
czalnoéé w wodzie tych zwiazkdw jest ograniczona. Wodorotlenki, poczawszy od wapnia,
a wiec strontowy, barowy i radowy, mimo iz stabo rozpuszczalne s3 mocnymi zasadami
w sensie Arrheniusa, a moc ich maleje w kierunku od radu do berylu. W tym samym
kierunku zmniejsza sie ich rozpuszczalno$¢ w wodzie.

Zaréwno tlenki jak i wodorotlenki pierwiastkéw grupy II s3 stabszymi co prawda od
tlenkéw i wodorotlenkéw pierwiastkéw grupy I, ale weigz jeszcze silnymi donorami anio-
néw tlenkowych i wodorotlenkowych.

Tak jak sole litowcow byly z reguly tatwo rozpuszczalne, tak sole berylowcéw odzna-
czaja sie znacznie mniejszg rozpuszczalnoscia, zwlaszcza wtedy, gdy anion, z ktorym tworzg
uklad, jest obdarzony wigkszym niz 1 fadunkiem ujemanym. Do zwigzkéw latwo rozpusz-
czalnych naleza chlorki, bromki, jodkl, azotany, octany, chlorany.
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Pierwiastki [ 1 I grupy, jak réwniez i nizej w ukladzie okresowym polozone pierwiastki
grupy III, maja w chemii nieorganicznej szczegolue znaczenie jako chemicznie bierne
przeciwjony w uktadach typu soli z reaktywnymi anionami. Nie biorg one udziatu w pro-
cesach przeksztalcania sig tych anionéw w reakcjach utleniania-redukcji czy kwasowo-
-zasadowych prowadzacych do innych drobin. Nieczynny przeciwjon w postaci kationu
litowca, berylowca czy tez stabo elektroujemnego pierwiastka gupy III wptywa jednak na
budowe uktadu makroskopowego, decydujac w pierwszym rzedzie o jego stechiometrii, wa-
runkujacej ztozono$§¢ struktury krystalicznej. Rozpatrzmy to na przyktadzie siarczandw.
W zaleznoéci od rodzaju przeciwjonu uzyskujemy albo uklad typu M,A, albo MA, albo
M,A,: Na,S0,, CaSO,, La,(S0,);.

Jest oczywistym, ze reaktywno$¢ drobiny natadowanej, np. anionu smrczanowego
SO2-, zaréwno w sensic zasadowym jak i utleniajacym, zalezy od rodzajéw przeciwjo-
ndw, ktére nie biorg udzialu w reakcji. Znaczenie przeciwjondw w przypadku prowadze-
nia proceséw w roztworach sprowadza si¢ wiasciwie wylacznie do wplywu przeciwjondéw
na rozpuszczalno$¢. Jesli cheieliby§my np. dziata¢ siarczanem w roztworze wodnym jako
rasada, to nie stosowaliby$my siarczanu wapniowego ze wzgledu na jego ograniczong roz-
puszczalno$¢ w wodzie, a siarczan sodowy czy potasowy. Duzo wigkszy wplyw maja
przeciwjony na przebieg reakcji w fazie stalej. Od rodzaju bowiem przeciwjonéw zalezy
w sposob zasadniczy struktura krystaliczna soli. Na przyktad anion siarczanowy, bedacy
obiektem naszych zainteresowan, moze by¢ wprowadzony do reakcji w najrozmaitszych
uktadach strukturalnych jako np. siarczan potasowy lub wapniowy. Struktury tych
potaczen przedstawiono na rys. 1.27. Dotychczas jednak nie udalo sig sformutowaé

Rys. 1.27. Struktury siarczanow: potasowego i wapniowego

ogdlniejszych zasad dotyczacych doboru przeciwjondw i wplywu struktury krystaliczne;
na reaktywno$¢ aniondw czy tez ich trwato$é. Z danych doswiadczalnych wynikaja pewne
wskazéwki, wedtug ktérych np. cigzkie przeciwjony wplywaja stabilizujaco na bardziej
zlozone nietrwale jony szczegélnie wtedy, gdy powstaly zwiazek jonowy jest zwiazkiem
typu AB. Regul¢ t¢ mozna przedstawié na przykfadzie nietrwatych drobin jodu, tzw. mezo-
nadjodanéw JO3~. Zwiazki te, nietrwale w obecnosci kationéw sodowych, a wiec w postaci
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soli NasJOs, staja si¢ trwalsze w obecnosci kationéw lantanowych La®*, a wigc w soli

o skiadzie LaJOs.
Z tego punktu widzenia istotnymi s3 metody otrzymywania soli okre$lonych aniondw

réznych pierwiastkow. Zestawmy je pokrétce:
1) dzialanie tlenkiem na tlenek:

CaO + SO, = CaS0,
2) dziatanie kwasem na tlenek:
CaO + 2HCl = CaCl; + H,0
3) dziatanie wodorotlenkiem zasadowym na tlenek kwasowy:

Si0, + 2NaOH = Na;Si03 + H,0

4) dziatanie kwasem na zasade (Arrheniusa):
LiOH + HNO; = LiNO; + H,0

5) dziatanie kwasem sa sol:
MgCO; + H,S504 = MgSO4 + H,0 + CO.

6) dziatanie zasada na sol:
NH,Cl + NaOH = NaCl + NH; + H,0

7) dziatanie kwasem na substancje prosta:
Fe + H,SO, = FeSO, + Hz

8) dzialanie zasadg na substancje prosta:

2Al + 2NaOH + 6H,0 = 2NaAl(OH), + 3H,
Cl, + 2NaOH = NaCl + NaOCl + H,0

9) bezpofrednia synteza z pierwiastkow:
2A1 4 3Cl, = 2AICL

Za pomoca wymienionych typow reakcji mozna otrzymac sol z dowolnym kationem pier-
wiastka 1, II lub III grupy uktadu okresowego.

Najogdlniejsza jednak metoda wprowadzania wybranego kationu jako nieczynnego
przeciwjonu jest metoda wymiany jonowej na kolumnach jonitowych. Jonitem nazywamy
niesymetryczny uklad typu zasady, kwasu lub soli, skladajacy si¢ z jonu o bardzo duzych
wymiarach, ktérego ladunek jest réwnowazony malymi jedno- lub kilkurdzeniowymi
przeciwjonami. Najpowszechnie] obecnie sa stosowane jonity zbudowane z wielkoczastecz-
kowego zwiazku organicznego z wbudowanymi grupami kwasowymi, np. —COOH,
—SO3H, lub zasadowymi, np. —NH,;OH. Kationitem nazywamy jonit zdolny do wymiany
mikrokationdw:

Z—SO3;H + Na* = 7—SO;Na + H*
Wprowadziwszy na zywicg roztwor soli, mozna z kolei dokonaé zamiany kationu soli
na kation zywicy:
K,SO, + Z—SO;Na = 7—S0;K + Na.SO,

Wymiana ta zachodzi po wprowadzeniu na kolumne wypeiniona kationitem w postaci
sodowe] roztworu siarczanu potasowego. Rozwazmy dostatecznie cienka warstwg ztoza
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Jonitowego na gérze kolumny. Przed wprowadzeniem roztworu soli potasowej istnieje
rownowaga:
Z—SO03;Na = Z—SO5 + Na*t

Wprowadzony roztwdr soli potasowej usuwa kationy sodowe, wyplukujac je nizej, skut-
kiem czego podana réwnowaga przesuwa sie na prawo. Roztwdr soli potasowej wyplukuje
dalej jony sodowe z rozpatrywanej warstewki, co powoduje dalsze przesunigcie réwnowagi.
W miejsce jondw sodowych, na skutek oddziatywania elektrostatycznego, lokuja sie ka-
tiony potasowe, przy czym ustala sie rownowaga:

K* + Z—805 = Z_S0O,K

Wskutek zwigzania kationdw potasowych przez zywice steZenie ich w roztworze maleje.
Naplywajacy jednak roztwdr ma stale stezenie kationdw potasowych, skutkiem czego
réwnowaga migdzy jonami potasowymi w roztworze a zwigzanymi z zywicg bedzie sie
przesuwa¢ na prawo. W ostatecznym wyniku do przesaczu przechodzi siarczan sodowy,
o ile oczywiscie wprowadzany na kolumng roztwor siarczanu potasowego nie wedruje
przez nig zbyt szybko.

Tak jak jonowo$¢ struktury jest najlepiej wyksztatlcona w polaczeniach pierwiastkéw
o niklej elektroujemnosci, do ktdrych naleza zwigzki litoweéw i berylowcéw, tak i naj-
bardziej klasycznym przykiadem struktury metalicznej zbudowanej z jonéw dodatnich
ielektron6w sa pierwiastki I i II grupy ukfadu okresowego w stanie wolnym. Proste zwigzki
Jonowe omawianych pierwiastkow, takie jak tlenki, fluorki czy azotki, sa mocnymi zasa-
dami jonotropowymi (donorami prostych aniondw). Analogicznie — fazy metaliczne tych
pierwiastkow sa bardzo mocnymi donorami elektronéw. Zdolnosci donorowe w zakresie
zasadowym lub reduktorowym ida z soba w parze i sa zalezne od tadunku, promienia
i polaryzowainosci rdzenia atomowego, zwigkszajac si¢ wraz ze wzrostem promienia rdze-
nia i zmniejszaniem sie tadunku oraz polaryzowalnosci.

Otrzymanie fazy metalicznej pierwiastka I'i IT grupy ukfadu okresowego jest trudne do
przeprowadzenia na drodze czysto chemicznej, tj. dziataniem innych drobin jako reduk-
toréw. Przyczyna jest oczywiscie minimalna zdolno§é tych pierwiastkéw do wiazania elek-
trondw i stad trudno$ci w znalezieniu odpowiednio efektywnego ich donora. Na wigkszg
skalg otrzymuje sig te pierwiastki w stanie czystym metodg elektrolityczng przez redukcje
katodowg ich stopionych soli:

katoda: Na* + ¢ = Na°
anoda: Cl- =5Cl¢ + ¢

Ze wzgledu na nizsze temperatury topnienia, elektrolizie poddaje si¢ czesto stopione wodo-
rotlenki:

katoda: Na‘t + ¢ = Na®

anoda:  OH~™ = %HZO + T:‘Oz + e

W stanie metalicznym pierwiastki te maja zywy srebrzysty polysk, sg aktywne chemicznie,
facza si¢ bezposrednio z wieloma pierwiastkami o wigkszej elektroujemnosci, oczywiscie
nie tylko z fluorem F, i tlenem O, ale réwniez ze znacznie mniej aktywnym azotem N, itd.

Ze wzgledéw czysto formalnych mozna uznaé za podstawowe — z punktu widzenia
tzw. chemii tlenu — struktury typu: nM¥he”, 2nM*nO?~, nM2* 2ne~, nM2+n02~, a wiec
fazy metaliczne, tlenki, jak i wywodzace si¢ z nich struktury soli czy zwiazkéw miedzyme-
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talicznych, ktérych jednak podstawowym elementem sg jednododatnie lub dwudodatnie
rdzenie omawianych pierwiastkow (rys. 1.28).

Ze wzgledéw czysto teoretycznych powazne zainteresowanie budzi w ostatnich czasach
struktura prostych soli tych pierwiastkow i substancji prostych w fazie gazowej. W bada-
niach nad fluorkami litowymi stwierdzono, iz w fazie gazowej wystepuja elementy struk-
a) 1 by L}

e, | 3

3 | 3 |

onttn0%
(Mm,C)

nki™ne
0 LU 3 ]>

0 ! 2 3 e,

Rys. 1.28. Klasyfikacja drobin I i II grupy ukladu okresowego: @) pierwiastki grupy 1, b) pierwiastki gru-
py IX :

turalne o budowach LiF, Li,F, i Li,F,. Jest bardzo prawdopodobne, ze istnieja rowniez
bardziej zlozone struktury pierécieniowe. W zakresie natomiast par metali stwierdzono
obok drobin Li, czy Na, istnienie réwniez w fazie gazowej drobin Li, lub Na,. Duze
zainteresowanie budzi ciagle rozpuszczalno§é metali pierwszej i drugiej grupy w ciektym
amoniaku, co bedzie omdwione w rozdziale drugim, przy rozwazaniu wlasciwosci amoniaku
jako rozpuszczalnika.

Zastuguje tez na omowienie dos¢ szczegllny typ soli, jakie tworza pierwiastki I 1 1L
grupy z wodorem, tzw. wodorki. Stosunkowo najmniej jonowym jest wodorek berylu,
a z pierwszej grupy wodorek litu. Ten ostatni LiH ma o tyle interesujgca strukturg, 1z
odpowiada ona dwém identyczoym z He® uktadom elektronow, przy takim samym suma-
rycznym ladunku jader. Zwiazek ten jest jednak heterodrobinowy 1 skfada sicz Lit 1 H™.

Wéréd omawianych pierwiastkdw jedynie beryl odbiega od pozostatych zdolnoscia do
tworzenia bardziej ztozonych drobin i niezaleznie od drobin Be?* tworzy szereg innych,
w ktérych rdzen berylu stanowi centrum koordynacji, wokét ktérega zgrupowane §3 pro-
ste aniony potaczone z rdzeniem centralnym wiazaniem o pewnym udziaie wigzania Ko-
walencyjnego. Przyczyn tego faktu nalezy upatrywaé¢ w matym promieniu rdzenia berylu,
przy ktérym dwudodatni tadunek stwarza sytuacje analogiczna do rdzenia glinu o wigkszym
tadunku, ale jednocze$nie wiekszym promieniu. Potencjal jonowy jondw Be?* wynosi 5,9,
a A" natomiast 5,3. Dlatego tez wodorotlenek berylowy, podobnie jak wodorotlenek
glinowy, jest amfoteryczny. Pod dzialaniem kwaséw na tlenek berylowy powstaja sole
berylowe, a pod dziataniem zasad berylany:

BeO + 2HC! = BeCl, + H,0
BeO 4+ 2NaOH = Na,Be0Q, + H,0
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Podobienstwa berylu do glinu sa wyrazem szerszej prawidlowosci obserwowanej w ukladzie
okresowym przede wszystkim w zakresie pierwiastkéw pierwszego i drugiego okresu, leza-
cych na skos — tak jak lit i magnez, beryl i glin, bor i krzem, wegiel i fosfor itd.

B. Metody eksperymentalne

1.7. Preparatyka wodoru, pierwiastkéw monodrobinowych i ich zwiazkéw

Wodoér. Jednym z najczesciej stosowanych reduktoréw jest gazowy wodér H,. Mozna
go otrzymaé w laboratorium albo w wyniku dzialania reduktorem na kationy wodorowe,
albo tez w procesie elektrolizy wody z domieszka elektrolitu kwasowego lub zasadowego.
Wodor wydziela si¢ w tym przypadku na katodzie, ktdra dziata tak Jjak reduktor. Labora-

I
H*— == H |' H™ f

— —1. S— !

Rys. 1.29

toryjne metody otrzymywania wodoru mozna ujaé klasyfikacyjnie tak jak to przedsta-
wiono na rys. 1.29,

Jednym z najczgsciej stosowanych reduktoréw w procesie otrzymywania wodoru
z kwasu jest metaliczny cynk, ktéry w reakeji z kwasem np. siarkowym powoduje wydzie-
lenie si¢ pierwiastkowego wodoru:

Zn + H,S0, = H, + ZnSO,

Do otrzymywania wodoru tg metoda stuzy najczesciej aparat Kippa, w ktorym umiesz-
cza si¢ metaliczny cynk w postaci do§¢ grubych granulek i rozcienczony kwas siarkowy
(1 objetos¢ stezonego kwasu siarkowego + 8 objetosci wody). Wodor wydziela sic dosé
energicznie. Aparat mozna uznaé za przygotowany do pracy dopiero wtedy, gdy wydzie-
lajacy si¢ wodor wyprze ze srodkowej czesci aparatu znajdujace si¢ tam powietrze, z kté-
rym tworzy mieszaning wybuchowa. Fatwo to sprawdzié przez wprowadzenie wydzielaja-
cego si¢ gazu do prébéwki ustawionej dnem do gory. W przypadku obecnosci resztek
tlenu zawarty w probéwce wodér spala si¢ wybuchowo, po usunigciu natomiast tlenu spala
si¢ spokojnie.

Wodér otrzymany w aparacie Kippa nie jest jednak zbyt czysty, przede wszystkim ze
wzgledu na domieszki zawarte w substratach — cynku i kwasie siarkowym — oraz ze
wzgledu na produkty reakcji redukcji kwasu wodorem in statu nascendi. Bez poréwnania
czystszy wodor uzyskuje si¢ w laboratorium w wyniku elektrolizy wodnego roztworu
zasady sodowej, prowadzonej na elektrodach niklowych. Ze wzgledu na wyZzsze nadnapie-
cie sodu w wyniku procesu wytwarza si¢ nie metaliczny sod, a woddr:

katoda: 2Na* + 2H,0 + 2e = H, + 2Na* + 20H"
anoda: OH~ + H,0 = 5 0, + H,0% + 2¢
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Wodorek sodowy. Otrzymuje si¢ go przez bezposrednia syntezg¢ z sodu i wodoru.
W reakcji tej sod dziala jak reduktor, natomiast wolny woddr jako utleniacz:

2Na + H; = 2NaH

Proces przeksztalcania drobiny wodoru w wodorek sodowy przedstawiono klasyfikacyjnie
na tys. 1.30.

Reakcje prowadzi si¢ w podwyzszonej temperaturze w piecu rurowym, w ktdrym nad
umieszczonym w zelaznej tédeczce czystym sodem metalicznym przepuszcza si¢ doktadnie

Rys. .30 -

osuszony wodor w temp. 370°C. Koniec rury ze szkta trudno topliwego, w ktérej odbywa
sie reakcja, jest zaopatrzony we wskaznik szybkodci przeptywu wodoru w postaci mate;
ptuczki z kwasem siarkowym, zabezpieczonej dodatkowo pigciotlenkiem fosforu w celu
niedopuszczenia nawet §ladéw wody do produktu reakcji po przerwaniu doptywu wodoru.
Wodorki reaguja z woda bardzo zywo z wydzieleniem wodoru.

Wodorotlenek sodowy. Otrzymuje si¢ go na skale techniczng przez elektrolizg chlorku
sodowego. Laboratoryjnie mozna go otrzyma¢ w prostszy sposéb. Wykorzystuje si¢ w tym
celu proces wymiany jonéw. Reakcje tego rodzaju biegng szczegdlnie fatwo, gdy jeden
z produktéw jest trudno rozpuszezainy. Dzialajac wodorotlenkiem wapniowym na weglan
sodowy w roztworze wodnym otrzymuje si¢ w wyniku reakcji wodorotlenek sodowy
i trudno rozpuszczalny weglan wapniowy:

Na,CO; + Ca(OH), = 2NaOH + CaCO;

W celu przeprowadzenia tej reakcji nalezy zmiesza¢ wodne roztwory weglanu sodowego
i wodorotlenku wapniowego (w odpowiednich ilosciach) i gotowa¢ do zaniku reakcji
roztworu na weglany. W celu sprawdzenia, czy weglan przereagowal catkowicie, nalezy
niewielka probke reagujacej mieszaniny odsaczy¢ i doda¢ do przesaczu kwasu solnego.
Jezeli nie wydziela sie dwutlenek wegla, reakcja przebiegta do konca i aniony weglanowe
zostaly zwigzane w postaci trudno rozpuszczalnego weglanu wapniowego.

Powstaly w reakcji weglan wapniowy nalezy odsaczy¢, a przesacz, zawierajacy roztwor
wodorotlenku sodowego, odparowaé do sucha w parownicy niklowej lub zelazne;j.

Jodan sodowy. Jedna z powszechnie stosowanych metod otrzymywania soli zawiera-
jacych okreslony kation jest metoda polegajaca na dziataniu kwasem na weglan. Jodan
sodowy mozna otrzyma¢ w wyniku reakgcji:

2HJO; + Na,CO; = 2NalO; + CO; + H;0

Roztwér wodny kwasu jodowego ogrzewa sig w zlewce do wrzenia, a nastgpnie dodaje
matymi porcjami, ciagle mieszajac, rozdrobniony staty bezwodny weglan sodowy. Po do-
daniu odpowiedniej iloéci weglanu roztwor zageszeza sig, chtodzi i odsacza krysztaty jodanu
sodowego.
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Wodorotlenek potasowy. Otrzymuje si¢ go laboratoryjnie przez dziatanie na roztwor
wodny siarczanu potasowego krystalicznym wodorotlenkiem barowym. Wykorzystuje sig
tu fakt, ze siarczan barowy jest trudno rozpuszczalny w wodzie:

K,SO, + Ba(OH), = 2KOH + BaSO.

Roztwér wodny siarczanu potasowego ogrzewa si¢ w zlewce do wrzenia, a nastgpnie
dodaje porcjami sproszkowany wodorotlenek barowy, jednocze$nie mieszajac roztwor.
Niewielki nadmiar siarczanu potasowego albo wodorotlenku barowego wytraca si¢ badz
przez dodanie wodorotlenku barowego, badz tez kwasu siarkowego. Roztwor dekantuje
sie znad osadu siarczanu barowego i odparowuje z niego wodg w srebrnej parownicy.

Litowce i berylowce. Picrwiastki alkaliczne 1 pierwiastki ziem alkalicznych otrzymuje
sig najproéciej przez redukcje katodowg w elektrolizie stopionych soli. Jako przykiad
moze shuzyé metoda otrzymywania metalicznego wapnia. Tygiel weglowy, stanowigcy
jednoczesnie anode, umieszcza sie w piecu elektrycznym. Do tygla wprowadza sie miesza-
ning bezwodnego chlorku wapniowego z dodatkiem fluorku wapniowego. Mieszanine
tych dwaoch soli ogrzewa sig do temp. 660°C, w ktorej stanowia one ciekly stop, poddawany
elektrolizie z katodg zelazna, przy napieciu 20 V i gestosci pradu na katodzie 100 Afcm?.

Chlorek wapniowy. Laboratoryjnie otrzymuje si¢ g0 przez dzialanie kwasem solnym
na weglan wapniowy. Do parownicy porcelanowej, w ktdrej znajduje si¢ niezbyt rozdrob-
niony biaty marmur, dodaje si¢ wody, a nastepnie powoli dodaje si¢ 38%-owego kwasu
solnego az do ustania wydzielania sie dwutlenku wegla. Roztwdr ogrzewa sie w celu catko-
witego usuniecia dwutlenku wegla. Zawarte w roztworze sole zelaza i glinu (wchodzace
w niewielkich ilosciach w sklad marmuru) usuwa si¢ przez dodanie mleka wapiennego az
do uzyskania alkalicznego odczynu, po uprzednim utlenieniu zelaza dwudodatniego do
tréjdodatniego woda chlorowa. Osad zanieczyszczen w postaci wodorotlenkdw odsacza sie,
a przesacz po zobojetnieniu kwasem solnym zageszcza sie przez odparowanie i krystalizuje
w krystalizatorze chtodzonym lodem, a otrzymane krysztaly odsacza.

Wodorotlenek strontowy. Dzigki ograniczonej rozpuszczalnosci w wodzie moina go
otrzymac dzialajac zasada sodowa na azotan strontowy:

Sr(NOj;); + 2NaOH = Sr(OH), + 2NaNO;

Wodny roztwdr wodorotlenku sodowego ogrzewa sie w kolbie do wrzenia i dodaje wod-
nego roztworu azotanu strontowego. Uzyskana mieszaning ogrzewa si¢ az do rozpuszcze-
nia osadu i ochtadza w zamknietej kolbie. Krystalizuje o$émiowodny wodorotlenek stron-
towy, ktory po odsaczeniu i wysuszeniu stapia sie w tyglu srebrnym, wylewa sie na plyte
I kruszy na kawatki. Tak otrzymany wodorotlenek moze zawiera¢ pewng ilo$¢ weglanu
pochodzacego z zanieczyszczenia wodorotlenku sodowego. Gdy wodorotlenek sodowy za-
wiera wigksza ilo$¢ weglanu sodowego (co czgsto si¢ zdarza), nalezy usungé go z wodnego
roztworu wodorotlenku sodowego przez dziatanie nadmiarem mleka wapiennego.

Weglan strontowy. Mozna go otrzymaé w reakeji chlorku strontowego z weglanem
amonowym:

SrCl, + (NH,),CO, = SrCO; + 2NH,CI
Mieszaning wodnych roztwordw chlorku strontowego i chlorku amonowego alkalizuje sie
amontakiem i odsqcza zanieczyszczenia. Przesacz w duzej zlewce ogrzewa sie do wrzenia
1 dodaje porcjami weglan amonowy. Po ochtodzeniu odsgcza si¢ osad weglanu stronto-
wego 1 suszy w temperaturze nie przekraczajacej 100°C.
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Wodorotlenki litowcow i berylowcéw. Mozna je otrzymac m.in. przez uwodnienie tlen-
kéw. Dla przykiadu omdéwimy metode otrzymywania wodorotlenku barowego z tlenku:

BaO + H;0 = Ba(OH)2
Tlenek barowy ogrzewa si¢ W zlewce z pigciokrotng iloscia wody. Utworzony osmiowodny
wodorotlenek barowy odsacza si¢ na gorgco.

Nadtlenki litowcow i berylowcow. Litowce i berylowce stosunkowo latwo tworza nad-
tlenki. Nadtlenek barowy np. otrzymuje si¢ w reakgji synproporcjonacji zwiazanego
2 barem anionu tlenkowego i tlenu pierwiastkowego (rys. 1.31). Reakcje prowadzi sig

T ]

0O, —_— 0%‘(—

Rys. 1.31

w piecu rurowym (rurze z€ szkta trudno topliwego). Wewnatrz pieca umieszcza sig tlenek
barowy, podnosi temperaturg do 600°C i przepuszcza sig suche, pozbawione CO, po-
wietrze. Co 2-3 godziny rurg¢ wyjmuje si¢ z pieca 1 wazy. Postepuje si¢ tak az do ustalenia
si¢ cigzaru rury. Otrzymany nadtlenek baru przechowuje si¢ W szczelnie zamknigtych na-
czyniach.

Nadchloran magnezowy. Jedna z waznych metod otrzymywania soli jest dziatanie
tlenkiem na kwas. W reakcji takiej mozna np. otrzymaé nadchloran magnezowy:

MgO + 2HCIO, = Mg(ClO4); + H20

Roztwor wodny kwasu nadchlorowego W duzej parownicy ogrzewa si¢ do wrzenia na
tazni wodnej i dodaje powoli staty tlenek magnezowy. Roztwdr ogrzewa si¢ okoto godziny
i odsacza na goraco. Przesacz zakwasza si¢ kwasem nadchlorowym, zageszcza przez od-
parowanie, chtodzi lodem i odsacza wydzielone krysztaty nadchloranu magnezowego.



C. Repetytorium

1.8. Przeglad syntetyczny
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Metody otrzymywania soli
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M2*Az + H,0
M2+*AO025, + H,0
M*A~ + H,0

M*A~ + HA* = M*A*~ + HA




MA + M*OH= M**A~ + MOH
M° + H,A = M2*A?" + H3

MU 4+ 2MIOH + 2H,0 = MIM(OH), + H:

1.1.

1.2.

1.3.

1.5.
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A + 2MOH = M*A~ + M*AO~ + H,0
M 4+ A° = M*A™

1.9. Pytania

. W jaki spos6b mozna przewidywaé whasciwosci zwiazkéw chemicznych?

2. Na czym polega klasyfikacja zwiazkow chemicznych?

w
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. Jakie sa przyczyny trudnosci objecia jednym systemem klasyfikacyjnym wszystkich zwiazkow

chemicznych?

. Jakie sa zasady podziatu grupowego zwiazkow chemicznych?

. Jak dzielimy osie klasyfikacyjne?

. Co to jest mocny uklad klasyfikacyjny?

. Jakie jest znaczenie klasyfikacyjne szeregu zwigzkoéw?

. Czym rézni si¢ system klasyfikacyjny oparty na osiach e, i e, od systemu kiasyfikacyjnego opartego

na osiach N'in?

. Jakicharakter maja osie klasyfikacyjne ukfadu Mendelejewa?

. Z jakich liczb sklada si¢ opis klasyfikacyiny pierwiastkow w ukladzie okresowym?

. Podaj opis cyfrowy nastepujacych pierwiastkow: wodér, lit, sod, potas, rubid, cez i frans.

. Jakie zwiazki chemiczne mozna klasyfikowa¢ bezposrednio w ukladzie Mendelejewa?

. Czy mozna przewidzie¢ wiasciwosci substancji prostych na podstawie ukiadu Mendelejewa?

. Jakie mozliwosci przewidywania cech drobin stwarza rozpatrywanie pierwiastkow w grupach ukladu

okresowego?

. Jakie pierwiastki stanowia uklady centralne, a jakie znajduja sie w otoczeniu koordynacyjnym drobin?
. Jakie podstawniki protonowane mozna wyprowadzié z amoniaku?

. Jak oblicza sie liczby e, drobin?

. Jak oblicza sig¢ liczby e, drobin?

. Oblicz liczby e, i e, nastgpujacych drobin: PO3~, P,0s~, HPO3, PHS.

. Podaj pelny opis cyfrowy drobin: SO3~, H,S02 i HSO3 .

. Czy liczba upg prowadzi do mocnej osi klasyfikacyjnej?

. W jakich kierunkach mozna rozszerza¢ dwuosiowy uklad klasyfikacyjny e, i e, tlenowych drobin

pierwiastkéw giéwnych?

. Jak mozna ujaé w jednej kiasyfikacji drobiny tlenowe i tlenowodorowe?

Jak mozna ujaé w jednej klasyfikacji drobiny tlenowe, fluorowe i fluorotlenowe?

. Co to jest rzut bezprotonowy drobiny?

. Do jakich rodzin nalezy w klasyfikacji e, i eg S0%?

. Podaj proste przemiany wiazace z soba struktury S0%, SO%-iS03™.

. Czym jest system klasyfikacyjny e, i e, w stosunku do wlaéciwoséci drobin?

Jakie sa przebiegi odlegtosci migdzyatomowych i normalnych molowych entalpii tworzenia prostych
drobin tlenowych pierwiastkow gltéwnych w klasyfikacji e, i e ?

6. Omodw szczegdtowo przydatno$é klasyfikacji e i e, do ujecia metod syntezy okre$lonego zwiazku

fore]
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chemicznego.

. Omow szczegdlowo, w jaki sposob z klasyfikacji e, i ey wynikaja cechy chemiczne drobin.
. Jak mozna uchwycié wplyw pierwiastka centralnego na wiaéciwosci drobin?
. Przedstaw za pomoca metody orbitali molekularnych mozliwe homordzeniowe drobiny wodoru

i helu.

. Przedstaw klasyfikacje homordzeniowych drobin wodoru.

. Podaj metody otrzymywania wolnego wodoru.

. Ombw podstawowe typy polaczed wodorowych i wodorkow.
. Czy kation wodorowy moze by¢ utleniaczem?



1.6.
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. Na czym polega dysocjacja chlorowodoru w wodzie i amoniaku?
- Podaj typy reakcji charakterystycznych dla wolnego wodoru HY.
- Podaj typy reakcji charakterystycznych dla anionu wodorkowego.
. Jakie sa praktyczne zastosowania helu?

Czy formalna przynalezno$¢ pierwiastkow pierwszej grupy rdzeniowego ukladu okresowego do
réznych blokéw: s, sp, dsp, fdsp, znajduje uzasadnienie w ich wiasciwoséciach?

. Podaj glowne typy uktadéw makroskopowych, w sklad ktérych wehodza litowee i berylowce.

Jak wplywaja litowce i berylowce na wlasciwo$ci tworzonych przez nie Zwigzké4w chemicznych?

. Jakie jest znaczenie chemiczne litowcow i berylowcéw?

Jakie trudnosci pojawiajg sig przy otrzymywaniu tlenku sodowego z metalicznego sodu?

. Podaj metody otrzymywania metalicznego sodu.

Jak zmienia si¢ stopieri uwodnienia kationéw litowcéw i berylowcéw w roztworach wodnych?

. Co to jest potencjal jonowy?
. Czy przeciwjon wplywa na reaktywno$¢ siarczanéw w §rodowisku wodnym?
. Podaj metody otrzymywania soli.
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