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1. NAZEWNICTWO ZWIĄZKÓW NIEORGANICZNYCH 

Międzynarodowa Unia Chemii Czystej i Stosowanej (IUPAC) i Komisja Nomenklatury 
Związków Nieorganicznych Polskiego Towarzystwa Chemicznego (PTCH) ustaliły reguły 
obowiązującego nazewnictwa związków nieorganicznych i organicznych.  
Prawidłowy zapis wzorów związków chemicznych pozwala na prawidłowe uzgodnienia 
reakcji zachodzących pomiędzy tymi związkami chemicznymi. 
 
I tak każdy pierwiastek ma swój symbol a przy symbolu pierwiastka w zależności od sytu-
acji umieszczone są cztery wskaźniki:  
liczba masowa (suma ilości protonów i neutronów w jądrze) –  x  wskaźnik lewy górny, 
liczba atomowa (ilość protonów = ilości elektronów w atomie)–  y wskaźnik lewy dolny,  
ładunek (zero, dodatni + lub ujemny - ) –     w wskaźnik prawy górny,  
liczba łączących się atomów –      z wskaźnik prawy dolny. 
 
 

w
z

x
y E

 
 
Przykłady: 

KKKKKK 484644434139 ,,,,,
 

 
izotopy danego pierwiastka oznacza się wpisując w lewy górny wskaźnik  - liczbę masową 
Izotopy wodoru to:  
 

trytTHdeuterDHprotH == 321 ,,  
 
 

0
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atom obojętny, w którym liczby elektronów i protonów są równe. 

 
+K  

jon dodatni kation 
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-Cl  jon ujemny anion 

 
Co oznacza zapis, podać liczbę atomów poszczególnych pierwiastków i sumarycznych  
w cząsteczce związku: 
2H2O,  1/2 H2O,  4O2 , Ca3 (PO4)2,  
 
Systemy wskazania proporcji składników za pomocą liczebników 
Stosunki stechiometryczne w cząsteczce związku wskazujemy za pomocą greckich przed-
rostków liczebnikowych np.:   
Bis(ortofosforan) triwapnia   Ca3(PO4)2  
Oktaoksotlenek triuranu   U8O3 
Określenie proporcji składników w systemie Stocka  
Proporcje składników wskazujemy pośrednio, zaznaczając stopień utlenienia cyfrą rzymską 
umieszczoną w nawiasie tuż za nazwą pierwiastka lub grupy np.:  
Ortofosforan(V) wapnia   Ca3(PO4)2 
Tlenek fosforu(III)   P4O6 
Chloran(I) sodu   NaClO 
Chloran(VII) sodu   NaClO4 
System Ewansa-Basseta 
Proporcje składników określane są pośrednio poprzez podanie ładunku jonu tuż za nazwą 
jonu jako cyfra arabska wraz z ładunkiem  
FeCl3    chlorek żelaza(+3) 
KMnO4  tetraoksomanganian potasu  tetraoksomanganian(VII) potasu 
K3[Fe(CN)6]  heksacyjanożelazian(3-) potasu 
 
Przedrostki: 
Ilość atomów w cząsteczce pierwiastka. 
Ditlen (dwutlen) = cząsteczka  O2,  azotu  N2 - diazot, ,  Cl2  He, H2  
Tritlen (trójtlen) = O3 
Ilość atomów w cząsteczce związku ................. 
SO2,   SO3  H2O,  NaCl,   H2SO4, K2SO4 
Podwójne tlenki CaTiO3      CaO× TiO2 tritlenek wapnia i tytanu(IV), trójtlenek wapnia  
i tytanu(IV) minerał perowskit 
MgTiO3 = MgO  ×  TiO2  tritlenek  magnezu i tytanu(IV) 
Fe2TiO4 = 2FeO   ×  TiO2 tetratlenek tytanu(IV) i diżelaza(II) 
 

1.1.Nazwy jonów OH- wodorotlenek, jon wodorotlenkowy 
CN- cyjanek, jon cyjankowy 
O2-2 nadtlenek, jon nadtlenkowy 
O2-1 ponadtlenek jon ponadtlenkowy 
O3-1 ozonek, jon ozonkowy 
HF2-1 wodorodifluorek, jon wodorodifluorkowy 
HS-1 wodorosiarczek, jon wodorosiarczkowy 
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OH-12 wodoronadtlenek, jon wodoronadtlenkowy 
NO3- azotan(V), jon azotanowy(V), jon trioksoazotanu(V) 
NO2- azotan(III), jon azotanowy(III), jon dioksoazotanowy(III) 
SO4-2 tetraoksosiarczan(VI), jon tetraoksosiarczanu(VI), jon siarczanowy(VI) 
 jon siarczanowy(2-) 
SO3-2 trioksosiarczan(IV), jon tri -trójoksosiarczanowy(IV) 
MnO4-tetraoksomanganian(VII), jon tetra-czteromanganianu(VII), jon manganianowy(1-) 
HS- wodorosiarczek 
NH2- amidek  

1.2.Kwasy 
Beztlenowe kwasy 
 
HCl fluorek wodoru, kwas fluorowodorowy, 
HCl chlorek wodoru, kwas chlorowodorowy 
HBr bromek wodoru, kwas bromowodorowy 
H2S sulfan, monosiarczek diwodoru, siarkowodór, kwas siarkowodorowy 
HCN cyjanek wodoru, kwas cyjanowodorowy 
HN3 azydek wodoru, azotowodorowytrihydrydoazot, wodorek azotu(III)PH3 
 
Tlenowe oksokwasy 
 
HCLO kwas chlorowy(I) PTCh s. Stocka; monooksochlorowy(I) n. Systematyczna 
HClO4kwas chlorowy(VII), tetraoksochlorowy(VII) 
 
H2S2O3 tiosiarkowy(VI), trioksotiosiarkowy(VI) 
H4P2O7 dwufosforowy(V), heptaoksofosfororowy(V) 
H2CO3 węglowy, trioksoweglowy(IV) 
H2MnO4 manganowy(VI), tetraoksomanganowy(VI)  
HMnO4 manganowy(VII), tetraoksomanganowy(VII) 
H2CrO4 chromowy(VI), tetraoksochromowy(VI) 
H3PO3 fosforowy(III) H3PO4 ortofosforowy(V), tetraoksofosforowy(V)   
H2Cr2O7 dwuchromowy(VI), heptaoksochromowy(VI) 
Kwas cyjanowy  HOCN ª H+  +  OCN- anion cyjanowy 
Kwas izocyjanowy  HNCO, 
Kwas piorunowy (fulminowy) HONC 
 

1.3.Zasady 
 
Fe(OH)3 wodorotlenek żelaza(III) 
NaOH  wodorotlenek sodu 
Podwójne wodorotlenki i tlenki AlCa2(OH)7 ×n H2O  n× hydrat heptawodorotlenkuglinu 
i diwapnia 
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1.4.Nazewnictwo soli  
1.4.1. Sole beztlenowe 

Wzór Wg. s. Stocka Wg. Ewensa-Basseta z uwzgl. stos. stech. 
PbF2 Fluorek ołowiu(II) Fluorek ołowiu(2+) Difluorek ołowiu 
PbF4 Fluorek ołowiu(IV) Fluorek ołowiu(4+) Tetrafluorek ołowiu 
Cu(CN)2 Cyjanek miedzi(II) Cyjanek miedzi(2+) Dicyjanekmiedzi 
CoS Siarczek kobaltu(II) Siarczek kobaltu(2+)  
PbF2 Fluorek ołowiu(II) Fluorek ołowiu(2+) Difluorek ołowiu 
PbF4 Fluorek ołowiu(IV) Fluorek ołowiu(4+) Tetrafluorek ołowiu 
Cu(CN)2 Cyjanek miedzi(II) Cyjanek miedzi(2+) Dicyjanekmiedzi 
CoS Siarczek kobaltu(II) Siarczek kobaltu(2+)  
HgJ2 Jodek rtęci(II) Jodek rtęci(2+)  
As2S3 Siarczek arsenu(III) Siarczek arsenu(3+) Trisiarczekdiarsenu 
As2S5 Siarczek arsenu(V) Siarczek arsenu(5+) Pentasiarcekdiarsenu 
Hg2Cl2 Chlorek rtęci(I) Chlorek rtęci(1+) Dichlorek dirtęci 
HgCl2 Chlorek rtęci(II) Chlorek rtęci(2+) Dichlorek rteci 
SnS2 Siarczek cyny(IV) Siarczek cyny(4+) Disiarczek cyny 
Na2SnO2 Cynian(II) sodu Dioksocynian disodu Dwuoksocynian dwu-

sodu 
Na2SnO3 Cynian(IV) sodu Trioksocynian disosu Trójoksocynian dwu-

sodu 
K2Cr2O7 dichromian (VI) potasu Heptaoksochromian dipota-

su 
Siedmiooksochromian 
dwupotasu 

Na2S2O3 Tiosiarczan(VI) sodu Trioksotiosiarczan disodu Trójoksotiosiarczan 
dwusodu 

AlPO4 Ortofosforan(V) glinu Tetraoksofosforan glinu Ortofosforan(V) gliny 
FeSO3 Siarczan(IV) żelaza(II) Trioksosiarczan żelaza Trójoksosiarczan że-

laza 
Na3MnO4 Manganian(V) sodu Tetraoksoman ganian 

trisodu 
Czterooksomanga-
nian(V) trójsodu 

K2MnO4 Manganian(VI) potasu  Tetraoksomanganian dipo-
tasu 

Czterooksomanganian 
dwupotasu 

 
Wzór Stocka Ewansa-Basseta z uwz. przedrostków 
Ca3(PO4)2 ortofosforan(V) wapnia Bis(ortofosforan) triwapnia Bis(ortofosforan) 

trójwapnia 
Fe2(SO4)3 Siarczan(VI) żela-

za(III) 
Tris(tetraoksosiarczan) 
diżelaza 

Trój (czterooksosiar-
czan)dwużelaza 

Ca(NO3)2 Azotan(V) wapnia Bis(trioksoazotan) wapnia Bis(azotan(V))wapnia 
Ca(ClO2)2 Chloran(III) wapnia Bis(dioksochloran) wapnia Bis(dwuoksochloran) 

wapnia 
NaH2PO4 Diwodorofosforan(V) 

sodu 
Tetraoksodiwodorofosforan 
sodu 

Dwuwodorofosforan(V) 
sodu 

Na2HPO4 Wodorofosforan(V) 
sodu 

Tetraoksowodorofosforan 
disodu 

Wodorofosforan(V) 
sodu 

Fe3(HPO4)2 
 

wodorofosforan(V) 
żelaza(II) 

Biswodorooksofosforan 
triżelaza 

Dwuwodorofosforan 
żelaza 
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2.  PODSTAWOWE POJĘCIA CHEMICZNE 

Substancja chemiczna rodzaj materii, który we wszystkich punktach ma takie same właści-
wości fizyczne i chemiczne. Substancjami prostymi nazywamy pierwiastki w stanie wol-
nym, których nie da się rozłożyć na proste składniki. 
Substancje złożone to związki chemiczne, które ulegają rozkładowi. ZZwwiiąązzkkuu  cchheemmiicczznneeggoo 
nie można mylić z mieszaniną, czyli z substancją złożoną, którą można rozdzielić na skład-
niki proste np. na drodze przemian fizycznych (krystalizacja, odwirowanie, odsączanie). 
 
Najmniejszą częścią pierwiastka zachowującą takie same jak on właściwości chemiczne jest 
ATOM. Wszystkie atomy tego samego pierwiastka są podobne i posiadają takie same wła-
ściwości. Atomy różnych pierwiastków różnią się między sobą. Najmniejszą częścią związ-
ku chemicznego zachowującą jego właściwości jest molekuła = cząsteczka. 

2.1.Budowa atomu 
Stwierdzenie, że w skład atomu wchodzą ładunki ujemne (elektrony) oraz ładunki dodatnie 
związane z materią nic nie mówi, jaka jest struktura wewnętrzna atomu. 
Materia i energia (E = mc2), z wyjątkiem energii grawitacyjnej, składa się z cząstek ele-
mentarnych: 
 

Cząstka Masa [u] Ładunek [e] Symbol 
Proton 1 +1 P 

Neutron 1 0 N 
Elektron 1/1840 -1 E 

 
Atom - posiada jądro (nukleony), w którym skupiona jest prawie cała masa atomu jądro ma 
ładunek dodatni, liczba protonów jest równa liczbie elektronów w obojętnym atomie. 
Mechanika kwantowa (falowa). 
De Broglie uważał, że jeżeli fale elektromagnetyczne mają równocześnie właściwości kor-
puskularne to i cząsteczki materii powinny wykazywać właściwości falowe (dualizm korpu-
skularno-falowy). . 
Dla cząstek materii, równanie określające długość fali, która odpowiada cząstce o masie m  
i prędkości v jest następujące: l=h/m·n 

   h = 6,625 · 10-34 J·s  - stała Plancka 
•1. Zgodnie z zasadą nieoznaczoności Heisenberga (1925r.) nie jesteśmy w stanie określić 
jednocześniepołożenia i pędu elektronu. 
•2. O elektronie, którego stan opisuje funkcja falowa Y (psi) (równanie Schrödingera 
(1927r.)), mówimy, że zajmuje on odpowiedni orbital elektronowy (a nie orbitę model Ru-
therforda, Bohra). 
•3. Orbital jest funkcją falową elektronu, tj najbardziej prawdopodobne występowanie elek-
tronu wokół jądra. 
•4. Wielkości związane z energią i innymi stanami kwantowymi elektronu oznacza się licz-
bami, które noszą nazwę liczb kwantowych. 
 
Kwant – to najmniejsza porcja energii. Elektron znajdujący się na danym poziomie energe-
tycznym może pobrać z zewnątrz energię i przejść na orbital wyższej energii, jednak po 
pewnym czasie wraca on do poprzedniego stanu emitując kwant energii. 
•Stan podstawowy atomu – stan charakteryzujący się najniższą energią. 
•Stan wzbudzony atomu  -  każdy stan atomu o energii wyższej od stanu podstawowego 
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•Liczba atomowa Z – jest to liczba protonów ® ilość elektronów w atomie. Liczbę tą podaje 
się w lewym dolnym indeksie symbolu danego pierwiastka. 
•Liczba masowa A – jest równa sumie ilości protonów i neutronów w jądrze. 
•A - Z różnica liczby masowej i atomowej podaje ilość neutronów w jądrze.   
• XA

Z  
•Izotopy -  atomy tego samego pierwiastka różniące się liczbą neutronów w jądrze. 
 
•Izobary – Jądra atomowe o tej samej liczbie masowej różniące się liczbą atomową (argon, 
wapń; cyrkon, molibden) 
 

2.2.Liczby kwantowe 
 
Stan energetyczny każdego elektronu opisują liczby kwantowe. 
1. Główna liczb kwantowa n = 1, 2, 3, 4, 5,..¥. Poziomy o tej samej głównej liczbie kwan-
towej nazywamy powłoką elektronową. 
Dla      n = 1 powłoka K,  
 n = 2 powłoka L, 
 n = 3 powłoka M, 
 n = 4 powłoka N, 
 n = 5 powłoka O. 
 
2. Poboczna liczba kwantowa l (el) = 0, 1, 2, 3, (n - 1). 
Zbiór stanów o tych samych wartościach liczb kwantowych n i l nazywamy podpowłoką. 
Dla n = 1 to (el) l = 0  występuje orbital typu sDla l = 1 orbital typu p 
Dla l  = 2 borbital typu d 
Dla l = 3 orbital typu f 
 
3. Magnetyczna liczba kwantowa  m określa wzajemne położenie orbitali w przestrzeni, a 
tym samym ilość orbitali na danym podpoziomie. 
Magnetyczna liczba kwantowa przyjmuje wartości od –1 do +1. 
Dla l = 0, m = 0 czemu odpowiada orbital s 
Dla l = 1, to m = -1, 0, +1, czemu odpowiadają orbitale p (px, py, pz) 
Dla l = 2 to m = -2, -1, 0, +1, +2, czemu odpowiada 5 orbitali d. 
 
4. Magnetyczna spinowa liczba kwantowa ms określa rzut krętu elektronu na wyróżniony 
kierunek 
    ms = +1/2 lub –1/2 
 

2.3.Pojemność orbitali 
 
Pojemność orbitalu jest to maksymalna liczba elektronów, które mogą znajdować się na 
danym orbitalu. 
 
Budowę powłoki elektronowej określa reguła Pauliego znana pod nazwą zakaz Pauliego. 
 
Mówi, że atom NIE może posiadać dwóch elektronów o identycznym zestawie liczb kwan-
towych, muszą się one różnić, co najmniej magnetyczną spinową liczbą kwantową. 
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Pojemność elektronowa powłok  

K - n=1 maksymalna ilość elektronów wynosi  2 x 12 = 2 

L – n= 2 maksymalna ilość elektronów wynosi 2 x 22 = 8 

M – n=3 maksymalna ilość elektronów wynosi 2 x 32 = 27 

N, O, P 

Pojemność elektronowa podpowłok: 

s – max 2 elektrony, 

p – max 6 elektronów, 

d – max 10 elektronów, 

f – max 14 elektronów 

 

Schemat kolejności zapełniania orbitali 

 
 

2.4.Reguła Hundta 
 
Mówi, że orbitale zdegenerowane zapełniane są najpierw przez niesparowane elektrony  
o jednakowym spinie, i po zapełnieniu orbitalu przez elektrony, utworzone zostają pary 
elektronów o przeciwnych znakach 

ZAPIS POPRAWNY 
3d8 ¬® ¬® ¬® ¬ ¬ 

 
ZAPIS NIEWŁAŚCIWY 

3d7 ¬® ¬® ¬ ¬ ¬ ¬ 
 

 
Elektrony walencyjne to elektrony na ostatniej powłoce, najbardziej oddalonej od jądra, 
powłoce nazywanej walencyjną. 
 

N14
7  N  1s22s22p3    ­ [He]2s22p6 = [Ne] 
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® ¬ ® ¬ ¬ ¬ ¬ 
1

1H  ­H2 ­ [He]  
 
NH3   XY3 
Hybrydyzacja tetraedryczna shybrydyzowanych orbitali XY4. Kąt pomiędzy wiązaniami N-

H wynosi 106045', został ustalony doświadczalnie i odpowiada hybrydyzacji typu sp3, jego 

wartość jest zbliżona do przewidywanej 109028' , co można przypisywać i tłumaczyć odpy-

chającemu działaniu niewiążącej wolnej pary elektronowej (t4)2. Ile atomów walencyjnych 

jest w cząsteczce NH3 ?. W stanie podstawowym cząsteczki amoniaku mamy 5 elektronów 

pochodzących od atomu azotu i 3 elektrony walencyjne pochodzące od atomu wodoru. 

Zajmują one 4 najniższe energetycznie orbitale molekularne.  

® ¬ ® ¬ ¬® ¬® ¬® 
Utworzenie wiązania koordynacyjnego (semipolarnego), czwarty shybrydyzowany orbital 
nie tworzy orbitalu cząsteczkowego. 
 
  
A       +   :D =        A : D    
 
 
Akceptor + donor   =    utworzone wiązanie koordynacyjne 
 
Dlaczego siarka może w związkach przyjmować różne stopnie utlenienia? 

S32
16 1s2 2s2 2p6 3s2 3p4 [Ne] 3s2 3p4 ­ [Ne] 3s2 3p6 ­ [Ar] 
 
1s2          2s2  2p6        3s2   3p4 

® ¬  ® ¬  ® ¬ ® ¬ ® ¬  ® ¬  ® ¬ ¬ ¬ 
 
Powstawanie kationu 
X  ­     X+     +   e- 
Kationy proste 
S  [Ne] 3s2 3p4  - 4e-   =    S4+   kation  [Ne] 3s2   
S  [Ne] 3s2 3p4  - 6e-   =    S6+  kation   [Ne]  
 
Kationy złożone 
H3O+ jon oksoniowy, jon amonowy NH4

+ 

 
Powstawanie anionu 
Y   + e-   ­   Y+ 
S [Ne] 3s2 3p4 +  2 e-      ­ S2- anion [Ne] 3s2 3p6 

,40
20 Ca ,64

29 Cu Au196
79  
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21 Skand Sc       1s22s22p63s23p6 3d14s2  bold zaznaczone są elektrony walencyjne 
22 tytan Ti 1s22s22p63s23p6 3d24s2 
23 wanad  V 1s22s22p63s23p6 3d34s2 
24 chrom Cr   18 3d44s2 
25 mangan Mn  18 3d54s2 
26 żelazo Fe  18 3d64s2 
27 kobalt Co  18 3d74s2 
28 nikiel Ni  18 3d84s2 
28 miedź Cu  18 3d94s2 
29 cynk Zn  18 3d104s2 

3. PODSTAWOWE PRAWA CHEMICZNE 

1.Prawo zachowania masy: łączna masa wszystkich substancji przed reakcją (substratów) 
jest równa łącznej masie wszystkich substancji po reakcji (produktów) 
 
   Masa substratów = masie produktów 
 
2.Prawo stałości składu: stosunek masowy pierwiastków w związku chemicznym jest 
wielkością stałą i charakterystyczną dla danego związku np.masa siarki do masy tlenu  
w SO, NO 
3.Prawo stosunków wielokrotnych: jeżeli dwa pierwiastki tworzą ze sobą kilka związków 
chemicznych, to ilości wagowe jednego pierwiastka przypadające na tę samą ilość drugiego 
pierwiastka pozostają do siebie w stosunku niewielkich liczb całkowitych np. tlenki siarki, 
tlenki azotu. 
 

������WARTOŚCIOWOŚĆ ��

danego pierwiastka w związku określa się na podstawie ilości atomowych wiązań chemicz-
nych wytworzonych przez atom danego pierwiastka w cząsteczce związku chemicznego tzn.  
jego połączeń z wodorem (H (I) –H  jest jednowartościowy) lub z tlenem O (II) jest 
dwuwartościowy  -O- lub O=.��
  
Wodór łączy się z innymi pierwiastkami poprzez tlen H-O. 

4.1.Określanie stopnia utlenienia w związku: 
 
Hg2+, N-3H2

1+Cl1-, N3-H3, N3-H4
+, N1-H2OH, N2H5

+, N2O, NO2
-, NaN3, NaNH2, Ag2N2O2, 

NOCl, NOHSO4, NO2
+, N2O4, N2H4 (hydrazyna),  

 
CO, HCHO, CH3OH, HCOOH, CaH2, C4-H4, CO2, C2

3+O4
2-, C2

2-H4, C3H6, C2H6,  
C2

1-H4(OH)2 (glikol etylenowy), C3
4/3-H6(OH)2 (glikol propylenowy). 

 
H2S2-, SO3 

2-, HSO-
4, S2

2+O3
2- (anion dwutionowy - tiosiarczanowy), S4O6

2-, HCl, CaH2
1-, H2

 

+
 O2

1-, LiH, H2F2,  S4+OCl2 (chlorek tionylu), chlorek sylfurylu S6+O2Cl2 –tlenohalogenki 
siarki 



 

Projekt współfinansowany ze środków Unii Europejskiej w ramach  
Europejskiego Funduszu Społecznego 

13 

 
As4, AsH3, As3+O2

-, Na2AsO3, AsS3
3-, As2S5, Na2HasO4. 

 
MnS, Mn2O3, Mn3O4 (MnO·Mn2O3), Mn(OH)3, Mn3(PO4)2, Ca(MnO4)2, Na2MnO4, Mn2O7, 
K3MnO4, Mn(SO4)2. 
 
CaCl2, Cl2, Cl2O, ClO-, KClO2, Mg(ClO4)2, Cl7+O3F, Cl1+F, ClF3, J1+Cl1-, 
 
H3P5+O4, Ca3P2

3-, P3+Cl3, PCl5, P3-H3
1+, NaHPO3, HPO3

2-, P4O10
2-, P4O6, H3PO3, H2PO2

-, 
H3PO2, H4P2O7, HPO2

2-. 
 
C2

3+N2
3- (CN)2, (dicyjan), KC2+N3-, KC4+N3-O, 

 

������UKŁAD OKRESOWY PIERWIASTKÓW��

 
Dzieli się na: 
 

¶ okresy – poziome szeregi pierwiastków, 
¶ grupy – pionowe szeregi, 
¶ blok  elektronowy – to blok pierwiastków, których elektrony walencyjne zajmują 

ten sam typ  orbitali, blok - s, d, p, f. 
 
Ze względu na charakter chemiczny pierwiastków rozróżniamy: 
metale, niemetale i pierwiastki o charakterze amfoterycznym (czyli takie, które  
w zależności od środowiska zachowują się jak metale  lub niemetale; w obecności zasady 
zachowują się jak kwas a w obecności kwasu jak zasada). 
 

���������� Zmiany właściwości w układzie okresowym��

¶ Promień atomowy – to odległość od jądra ostatniej powłoki zajmowanej przez elek-
trony, w okresie maleje, a w grupie rośnie, 

¶ Energia jonizacji – to minimalna energia potrzebna do wybicia elektronu z atomu, 
czyli otrzymania jonu; w okresie rośnie a w grupie maleje, 

¶ Elektroujemność – to zdolność pierwiastka do przyciągania elektronów, w okresie 
rośnie a w grupie maleje. 

 

������BUDOWA CZĄSTECZKI��

By cząsteczka mogła powstać musza być spełnione warunki: 
1.Reagujące atomy muszą się ze sobą zderzyć, czyli muszą posiadać odpowiednią energię. 
2.Zderzenie musi być efektywne, czyli, że atomy muszą być do siebie odpowiednio usta-
wione. 
3.Jeżeli te warunki zostaną spełnione, to chmury elektronowe atomów nakładają się na sie-
bie i powstaje wiązanie. 
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���������� Rodzaje wiązań��

 
Czyli sposobów w jaki atomy łączą się między sobą. 
1.Wiązanie atomowe (kowalencyjne), istnieje pomiędzy atomami tego samego pierwiast-
ka, lub atomami pierwiastków, które różnią się wartością elektroujemności nie więcej niż 
0,4. 
2.Wiązanie atomowe spolaryzowane, powstaje wtedy, gdy różnica elektroujemności łączą-
cych się pierwiastków wynosi od 0,4 do 1,7. Wiążąca para elektronów jest przesunięta w 
stronę atomu bardziej elektoujemnego. 
Np. H i O różnica elektroujemności wynosi 1,4, cząsteczka wody jest dipolem, ładunki do-
datnie są nad wodorami a ujemne nad tlenem. 
3.Wiązanie jonowe – powstaje, gdy różnica elektroujemności pomiędzy pierwiastkami wy-
nosi powyżej 1,7. NaCl. 
4.Wiązania koordynacyjne (donorowo - akceptorowe) – powstaje wtedy, gdy wiążąca para 
elektronów pochodzi wyłącznie od jednego pierwiastka, który staje się donorem, podczas 
gdy, drugi pierwiastek jest akceptorem pary elektronowej – jon amonowy, hydratacja czyli 
uwodnienie np. jonów wodorowych H3O+, związki kompleksowe [Ag(H2O)4]+��
5.Wiązania metaliczne występują w metalach. Elektrony walencyjne ulegają delokalizacji  
i jako gaz elektronowy poruszają się pomiędzy dodatnimi rdzeniami atomowymi. 
 

���������� Orbitale��

 
W atomie stan elektronu opisuje orbital atomowy, w cząsteczce opisuje orbital cząsteczko-
wy. 
 
Jeżeli w orbitalu cząsteczkowym miejsce najbardziej prawdopodobnego występowania 
elektronu pokrywa się z osią łączącą oba atomy, to utworzony został orbital s�� 
 
Jeżeli w orbitalu maksymalne zagęszczenie elektronów znajduje się ponad i pod osią łączą-
cą oba jądra to mówimy o orbitalu p. 
 

���������� Hybrydyzacja��

 

1. Typu sp3 powstaje wskutek ujednolicenia 
1 orbitalu typu s i 3 orbitali typu p  np. alkany – metan 

2. Typu sp2 1 orbitalu typu s i 2 orbitale typu p  np. alkeny – eten 
3. Typu sp1 1 orbitalu typu s i 1 orbital typu p  np. alkiny – etyn (acetylen) 
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������KLASYFIKACJA I NAZEWNICTWO ZWIĄZKÓW 
NIEORGANICZNYCH��

 
Klasyfikacja: 
 
TLENKI METALI, PÓŁMETALI, NIEMETALI 
ZASADY WODOROTLENKI, WODOROTLENKI AMFOTERYCZNE 
KWASY BEZTLENOWE, OKSOKWASY 
SOLE  PROSTE, WODOROSOLE, OKSOSOLE, HYDROKSOLE, ZŁOŻONE 
 

7.1.Tlenki 
 
Tlenki EnOm 
 
Metali pólmetali Niemetali 
zasadowe (K2O) B2O3, SiO2, Sb2O5 obojętne  (CO, NO) 
 
Kwasowe (ditlenek wegla) 
Amfoteryczne ZnO 
 
Związki amfoteryczne, amfolity, amfotery – to związki wykazujące właściwości zarówno 
kwasowe jak i zasadowe. 
Al2O3, ZnO, PbO, SnO,SnO2, Cr2O3

,  MnO2, As2O3 
Wodorotlenek amfoteryczny, powstający w środowisku wodnym z amfoterycznego tlenku, 
może w niewielkim stopniu odszczepiać jony wodorowe lub wodorotlenowe 
 
ZnO + H2O = Zn(OH)2 
Zn(OH)2    = H2ZnO2 
Zn+2 + 2OH- = H+   +  ZnO2-2 
 
W reakcjach z mocnymi kwasami zachowują się jak zasady, a w reakcjach z mocnymi kwa-
sami jak zasady. 
 

7.2.Wodorki 
 
Wodorki EH 
Związki pierwiastków z wodorem o wzorze HnE, gdzie n jest wartościowością pierwiastka 
to wodorki��
 
H2  + Cl2 = 2 HCl 
H2 + Ca = CaH2 
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Wśród wodorków niemetali wyróżniamy 3 grupy w zależności od zachowania względem 
wody. 
 
1. Wodorki tlenowców i fluorowców rozpuszczają się w wodzie, tworząc kwasy beztlenowe 
HCl, HF, H2S 
2. Amoniak tworzy jako jedyny z wodą wodorotlenek amonowy NH4OH 
3. Pozostałe wodorki nie reagują z wodą 
 
Wodorki typu soli: 

¶ tworzą je metale grupy 1 i 2 z wyjątkiem berylu i magnezu wodór występuje na 
-I jako H-1 
¶ wodorki kowalencyjne H+1 

 
7.2.1. Nazewnictwo wodorków1. umieszczać składnik bardziej elektrododat-

ni na pierwszym miejscu: NaH ale HCl, H2S 
2. do nazwy pierwiastka bardziej elektroujemnego dodaje się końcówkę –ek 
np. wodorek sodu NaH, chlorek wodoru HCl 
3. do lotnych wodorków fluorowcow, tlenu, i azotu dodajemy końcówkę –an 
 
H2S sulfan , polisulfan H2Sn, NH3 azan, , H2Te tellan  HBr 
 

7.3.Wodorotlenki 
 
Wodorotlenki M(OH)n 
 

M(OH)n ª M+n +  nOH- 
1. Zasadowe 
2. Amfoteryczne 
2Al(OH)3 + 3H2SO4 ª Al2(SO4)3 + 6H2O 
Al(OH)3  + KOH ª K[Al(OH)4] 
Al+3   + 3OH-   ª Al(OH)3 

Al(OH)3  +H2O ª [Al(OH)4]-+ H+ 
równowaga kwasowo-zasadową 

EOH ª E+  + OH- 
W środowisku kwaśnym 

EOH ª H+   + EO 
Zn(OH)2   ª Zn+2   +  2OH- 
  kation 
Zn+2   +  Cl-   ZnCl2 
  chlorek cynku 
   

W środowisku zasadowym 
Zn(OH)2 ª H2ZnO2 
•H2ZnO2 ª 2H+  + ZnO2-2 anion 
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Przykłady: 
 
Na+  +  ZnO2-2 ª Na2ZnO2   cynkan sodu 
Cr(OH)3 (s) ª Cr(OH)3 (aq) ­ [Cr(OH)6 ]-3 
Cr(OH)3 (s) ª H3CrO3  H2O= HCrO2 
Cr(OH)3 ª Cr+3  +  3OH- 

Cr+3 + 3Cl- ª 
CrCl3 chlorek  w śr. kw. chromu(III) trój-
chlorek chromu• 

HCrO2 ª H+  + CrO2-1 anion chromianowy w śr. 
zasadowym 

Na+  + CrO2-1 ª NaCrO2  chromian(III) sodu 
Al(OH)3 ª H3AlO3  - H2O = HAlO2 
 ª orto meta 

H3AlO3 ª 3H++AlO3-3 sole ortogliniany(w środowi-
sku zasadowym) 

HAlO2 ª H+ +AlO2- sole metagliniany (w środowi-
sku zasadowym) 

Al(OH)3 ª Al+3 + 3OH- (w środowisku kwaśnym) 
Al+3 + Cl- ª AlCl3 chlorek glinu 
NaOH  +  Al(OH)3 ª NaAlO2 + 2H2O metaglinian sodu 
3NaOH  +  Al(OH)3   ª Na3AlO3   + 3 H2O ortoglinian sodu 

As2O3 ag ­As(OH)3 ª H3AsO3  - H2O =  HAsO2 
kwas ortoarsonowy kw. metaarsenowy 

H3AsO3 ª 3H+ + AsO3-3 
3K+ + AsO3-3 ª K3AsO3 ortoarsenian potasu 
HAsO2 ª H+ + AsO2-1 
K+ + AsO2- ª KAsO2  metaarsenian potasu 
 
Mangan Mn+2 i Mn+3 wykazuje właściwości metaliczne 
MnIV – cechy amfoteryczne jako kation  Mn+4 i anion MnO3-2 
 
To nie jest reakcja związków amfoterycznych 
Mn2O5  w środowisku wodnym  
H5MnO5  -  H2O  =  H3MnO4   ª 3H+   + MnO4-3 
H6MnO6   -2H2O ª H2MnO4 
 
2H+ + MnO4-2 są trwałe w środowisku zasadowym 
3MnO4-2  +4H+ ª 2MnO4-   +  MnO2 + 
Mn(OH)4 –H2O ª MnIVO(OH)2 amfoteryczny 
1. MnIVO(OH)2 + H2SO4 ª Mn(SO4)2  +  3H2O 
  siarczan(VI) manganu(IV) 
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2. MnIVO(OH)2  + Ca(OH)2 ª CaMnO3 +2 H2O 
  manganian(IV) wapnia 
   
Sb2O3 + H2O ª Sb2O3  nH2O 
SbCl3 + H2O ª Sb(OH)Cl2    + HCl 

  di –dwuchlorekwodorotlenek antymo-
nu(III) 

   
Sb2O3  + 2NaOH + 3 H2O ª 2NaSb(OH)4 antymonian(III) sodu 
1. Sb2O5  + 2NaOH ª 2NaSbO3 + H2O metaantymonian(V) sodu 

2. Sb2O5  + 4NaOH ª 
Na4Sb2O7 + 2H2O dwuantymonian(V) 
sodu 

3. Sb2O5  + 6NaOH ª 
2Na3SbO4 + 3H2O ortoantymonian(V) 
sodu 

  
Bi(OH)3 (III) nie ma charakteru amfoterycznego 
H3BiO4 (V) nie jest znany, ale istnieją sole bizmutany 
 

7.4.Kwasy 
 
Kwasy HnR 
HnR ª nH+ + R- 

H2SO4 ª 
H+  + HSO4- anion wodorosiarczano-
wy(VI) tworzy wodosole wodorosiarcza-
ny(VI) 

HSO4- ª H+ + SO4-- 
P2O5 + H2O = 2HPO3 Kwas metafosforowy(V) 
P2O5 + 2H2O = H4P2O7 Kwas pirofosforowy(V) 
P2O5 + 3H2O = 2H3PO4 Kwas ortofosforowy(V) 
    
HPO3  = H++ PO3 anion metafosforowy(V) 
Kation + ........ = ................ metafosforan(V) wapnia 
H4P2O7 = 4H+ + P2O7-4 anion pirofosforowy(V) 
Kation + ........ = ................ pirofosforan(V)potasu 
H3PO4 = H+ + H2PO4

- anion dwuwodoroortofosforanowy(V) 
    
Sole diwodorootofosforansodu 
H2PO4

- = H+ + HPO4- anion wodoroortofosforanowy(V) 
    
Sól wodoroortofosforan (V) żelaza (III) i jego dysocjacja 
HClO = H+ +ClO- Kwas chlorowy(I) 
HClO2 = H+ +ClO2- Kwas chlorowy(III) 
HClO3 = H+ +ClO3- Kwas chlorowy(V) 
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HClO4 = H+ +ClO4- Kwas chlorowy(VII) 
HCN = H+ +CN- Kwas cyjanowodorowy 
 

7.5.Sole 
Sole MnRm   ª nMm+  + mR-n 
 

7.5.1. WODOROSOLE 
 
Mn[HkR]m  NaHSO4 ª Na+   + HSO4- 
 

7.5.2. HYDROKSOSOLE 
 
Mn(OH)kRm Mg(OH)Cl ª Mg+2  + OH-  + Cl- 
 

7.5.3. POWSTAWANIE SOLI 
 
KWAS  +  ZASADA = SÓL + WODA 
KWAS + TLENEK ZASADOWY = SÓL + WODA 
ZASADA + TLENEK KWASOWY = SÓL + WODA 
TLENEK ZASADOWY + TLENEK 
KWASOWY = SÓL 

SÓL + TLENEK KWASOWY = NOWA SÓL + NOWY 
TLENEK KWASOWY 

SÓL + KWAS = NOWA SÓL + NOWY KWAS 

SÓL + ZASADA = NOWA SÓL + NOWA 
ZASADA 

SÓL + SÓL = NOWA SÓL + NOWA SÓL 
METAL + KWAS = SÓL + WODÓR 
SÓL + METAL = NOWA SÓL + NOWY METAL 
 
•ROZPAD HYDRATÓW I SOLI PODWÓJNYCH 
 
H2SO4 + Ca(OH)2 ª ®CaSO4  + 2H2O 
H2SO4 + CaO ª ®CaSO4  + H2O 
Ca(OH)2 + SO3 ª ®CaSO4  + H2O 
CaO + SO3 ª ®CaSO4 
CaCO3 + SO3 ª ®CaSO4   + CO2 
CaCO3 + H2SO4 ª ®CaSO4   + CO2- + H2O 
MgSO4 + Ca(OH)2 ª ®CaSO4   + Mg(OH)2 
CaCO3             +Na2SO4 ª ®CaSO4   + Na3CO3 
Cao + H2SO4 ª ®CaSO4   + H2

o
 

Na2SO4  + Cao ª ®CaSO4   + 2 Nao 
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CaSO4·+ 2H2O ª ®CaSO4  + 2H2O 
 
Fe+2 + CN- = [Fe(CN)]+ kation - jon zespolony����jon kompleksowy 
[Fe(CN)]+  + CN-   = [Fe(CN)2]o cyjanek żelaza(II)   sól obojętna 
[Fe(CN)2]0 + CN-   = [Fe(CN)3]- anion tricyjanożelazowy żelaza(II) 
[Fe(CN)3]- + 3CN-  [Fe(CN)6]- 4 Sześciocyjanożelazian(II) potasu? 
 

������TYPY REAKCJI CHEMICZNYCH��

SYNTEZA ANALIZA WYMIANA (pojedyncza i podwójna) 
A+BªAB AB ªA + B AB + C ªAC + B 
  
AB + CDªAD +CB  
CaCl2+H2SO4 ªCaSO4+2HCl  
 

���������� Inne kryteria podziału reakcji��
 

¶ Reakcje egzotermiczne z wydzieleniem ciepła z układu 
 
C+O2 =  CO          +            Q -393 kJ znak minus 
 

¶ Reakcje endotermiczne zachodzą z pobraniem ciepła z otoczenia 
C+3H2 =  C6H6    +                   Q +49 kJ znak plus 
 

¶ Reakcje według doprowadzonej energii��
 
•Reakcje termiczne –egzo i endotermiczne 
•Elektrochemiczne zachodzące pod wpływem prądu akumulator ogniwa 
•Fotochemiczne procesy fotograficzne 
•Fonochemiczne (sonochemiczne) ultradźwięki polimeryzacja 
•Radiacyjno-jonizujące 
 

¶ Wg stanu skupienia reagentów��
•R. Homogeniczne w fazie gazowej lub ciekłej 
•R. Heterogeniczne ciało stałe – ciecz, ciało stałe-gaz 
 

¶ Reakcje odwracalne i nieodwracalne 
8.1.1. Uzgadnianie i uzupełnianie reakcji 

1. Uzgodnić i uzupełnić reakcje, podać rodzaj reakcji: 
1. NH3  +  CO2   +   H2O    ­ wodorowęglan amonu 
2. (NH4)2CO3 ­ CO2  +  .         +  H2O 
3. SO2  +  O2   ­ SO3 
4. Al(OH)3   + HCl   ­ chlorek glinu           +   H2O 
5. MgCl2 ·   6 H2O rozpad hydratu   ­            +               
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2. Uzgodnić i uzupełnić reakcje, podać rodzaj reakcji: 

1. Na2SO4   ·  10 H2O rozpad hydra-
tu    ­            +            

2. FeS    +    O2    ­ Fe2O3     +    SO2 
3. Mg(OH)Cl    +  HCl    ­        +    H2O 
4. Mg(OH)2     +    Al2(SO4)3   ­        +        Al(OH)3 
5. H3PO4   +   CaCl2    ­ wodorofosforan wapnia  +    HCl 
 
3. Uzgodnić i uzupełnić reakcje, podać rodzaj reakcji: 
1. CaHPO4   +   CaCl2 ­ ortofosforan wapnia  +   HCl 
2. KH2PO4   +   BaCl2 ­ dwuwodorofosforan baru +  KCl 
3. Cu(OH)2  +                 ­ CuSO4    +   H2O 
4. Ca(OH)2    +   H2CO3 ­                +               
5. H2SO4    +   Ca ­                 +       H2 
 
4. Uzgodnić i uzupełnić reakcje, podać rodzaj reakcji: 
1. Fe(OH)3   +   HNO3   ­             +          
2. FeCl3  + NaOH ­             +    NaCl 
3. Al(NO3)3   +         ­ Al2(SO4)3     +       
4. PbCl2   +         ­ Pb(NO3)2    +        
5. metafosforan glinu    +  Ca(OH)2   ­ Al(OH)3   +   Ca(PO3)2 
 
5. Uzgodnić i uzupełnić reakcje, podać rodzaj reakcji: 
1. NH4Cl    +       ­ ® AgCl    +  azotan(V)amonu 
2. NH4OH   +  CO2 ­ węglan amonu     +    H2O 
3. Zn   +  S    ­     siarczek cynku 
4. Zn(OH)2  + NaOH   ­ cynkan sodu ..........   +  H2O 

5. azotan(V) wodorotlenek bizmu-
tu(III)  +  HCl ­ BiCl3  +  HNO3  + H2O 

 
6. Uzgodnić i uzupełnić reakcje, podać rodzaj reakcji: 
1. Mg(OH)2  +  H2CO3 ­ węglan hydroksomagnezu   +   H2O 
2. H2S  +  NH4OH ­ siarczek amonu     + H2O 
3. K2O  +  SO3    ­ ..............  
4. HgO   temp.    ­ .........      +     ............   
5. H3PO4  +   Zn   ­ ortofosforan cynku     +   H2 
 
7. Uzgodnić i uzupełnić reakcje, podać rodzaj reakcji: 
1. Al(OH)3   +  HCl   ­ chlorek dwuwodorotlenek glinu  +  H2O 
2. Na2SO4 Ö 10H2O   ­ ..............   +      ......... 
3. N2O5   +   H2O   ­ HNO3 

4. dwuwodorofosforan potasu  + 
CaCl2 ­ ..............   +    KCl 

5. H2SO4    +   Ca    ­                  +       H2 
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8. Uzgodnić reakcje, podać rodzaj reakcji: 

1. dwuchlorek wodorotlenek glinu   
+    kwas metafosforowy ­            +           

2. siarczan(IV) żelaza(II)   +  azo-
tan(V)glinu   ­            +            

3. chlorek cyny(II)    +   NaOH ­ 
węglan wodorotlenek miedzi(II) lub wę-
glan hydroksomiedzi(II) patyna 

4. Cr(OH)3  +  OH- ­ 
CrO2

-  jon chromianowy intensywnie zie-
lony                         ............+............ 

5. Cr(OH)3  +  H+ ­ Cr3+  jon chromowy zielony   +        
 

8.2.Dysocjacja elekrolityczna 
 
Jeżeli podczas rozpuszczania w rozpuszczalniku np. w wodzie dany związek ulega rozpa-
dowi na jony to mówimy, że dany związek jest elektrolitem i ma zdolność przewodzenia 
prądu. Proces rozpadu (pod wpływem rozpuszczalnika) związku (substancji) na jony nazy-
wamy dysocjacją elektrolityczną. 
 

A�QB�P �l  �QA�P�������PBn- 

NaOH �l  Na+ + OH- 

HCl �l  H+ + Cl- 

Al2(SO4)3 �l  2Al3+ + 3SO4
2- 

 
8.2.1. Stopień dysocjacji 

Stopień dysocjacji �D to stosunek liczby cząstek zdysocjowanych (rozpadających się na 
jony) odniesiony do całkowitej liczby (ogólnej) cząsteczek rozpuszczonych. Elektrolity to 
przede wszystkim związki o budowie jonowej. Substancje o wiązaniach kowalencyjnych 
ulegają dy-socjacji dopiero wskutek oddziaływania z rozpuszczalnikiem. Elektrolity mocne 
to sole, mocne kwasy nieorganiczne i wodorotlenki I i II; elektrolity słabe to H2S, HCN, 
H2CO3,  NH4OH, kwasy i zasady organiczne HCOOH, CH3COOH; elektrolity średniej mo-
cy to H3PO4, H2SO3, H3AsO4, Mg(OH)2. 
 

o

j

n
n

=�D  
�D - stopień dysocjacji, 
nj - liczba cząstek zdysocjowanych, 
no – całkowita liczba cząstek. 

 
Stopień dysocjacji zależy od: rodzaju elektrolitu, stężenia roztworu – wzrasta wraz z roz-
cieńczeniem, temperatury (wzrasta słabo ze wzrostem temperatury), obecności innych sub-
stancji w roztworze. 
 

8.2.2. Stała dysocjacji 
Stała dysocjacji jest to stosunek iloczynu stężeń jonów (substancji zdysocjowanej) odnie-
siony do stężenia cząstek substancji niezdysocjowanej. Stała dysocjacji jest wielkością cha-
rakterystyczną dla danej substancji i nie zależy od jej stężenia a jedynie od temperatury w 
której reakcja przebiega, wzrasta wraz ze wzrostem temperatury. Im większa jest wartość 
stałej dysocjacji tym wyższy stopień dysocjacji a więc mocniejszy elektrolit. 
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[ ] [ ]
[ ]2

2
2 HNO

NOHK HNO

-+
Ö

=  
�D - stopień dysocjacji, 
nj - liczba cząstek zdysocjowanych, 
no – całkowita liczba cząstek. 

 

8.3.Reakcje jonowe 
Można wyróżnić następujące reakcje: zachodzące pomiędzy jonami znajdującymi się  
w roztworze, pomiędzy jonami a atomami, pomiędzy jonami a cząsteczkami. 
Przykłady: 
1. powstawanie słabo zdysocjowanych związków: 
 

NH4
+  +  OH    = NH4OH 

H+  +  OH = H2O 
2. powstawanie (wytrącanie) osadów 

Ag+  +   Cl- = ®AgCl 
Ca2+ + SO4

2- = ®CaSO4 
3. wypieranie wodoru z kwasów 

Me0  +   nH+ = Men+   +  n/2 
Zn + 2H+ = Zn2+ + ........... 

8.4.Hydroliza 
Jest to reakcja jonów soli z jonami słabo zdysocjowanej cząsteczki wody. 
Hydrolizie ulegają tylko te sole, które mają zdolność przyjmowania lub oddawania pro-
tonów np.: 

¶ sole słabych kwasów i mocnych zasad (NaNO2, K3CO3) 
¶ sole słabych zasad i mocnych kwasów, (NH4Cl, MgSO4) 
¶ sole słabych zasad i słabych kwasów, (NH4CN, CH3COONH4) 

Sole mocnych kwasów i mocnych zasad nie ulegają hydrolizie. 
 

8.5.Iloczyn jonowy wody 
W czystej wodzie stężenia jonów wodorowych i wodorotlenowych są sobie równe:��
[H+]   = [OH-] = 10 –7 mol/ dm3 

 
Jeżeli w roztworze: 
[H+]  = 10 –7 mol/ dm3 roztwór obojętny 

[H+]  > 10 –7 mol/ dm3 roztwór kwasowy 

[H+]  < 10 –7 mol/ dm3 roztwór zasadowy 

 
Stężenie cząstek niezdysocjonowanych jest stałe i wynosi [H2O] = 55,55 mol/ dm3. 

Iloczyn jomowy wody 
PH jest to ujemny logarytm ze stężenia molowego jonów wodorowych.��
pH = - log [H+] 
Jeżeli: 
pH = 7  roztwór jest obojętny 
pH < 7  roztwór jest kwasowy 
pH > 7  roztwór jest zasadowy 

[ ] [ ] 1410--+ =Ö= OHHL
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8.6.Iloczyn rozpuszczalności 
Iloczyn stężeń jonów trudno rozpuszczalnego elektrolitu w je-go roztworze nasyconym jest 
w danej temperaturze wielkością stałą, którą nazywa się iloczynem rozpuszczalności.��
LBaSO4  = [Ba+2] · [SO4-2]  
Miarą rozpuszczalności substancji w danej temperaturze jest stężenie jej roztworu nasyco-
nego. W roztworze nasyconym iloczyn stężeń jonów jest równy iloczynowi rozpuszczalno-
ści. 
Warunkiem wytrącenia się osadu jest użycie roztworów o takim stężeniu, aby iloczyn stę-
żeń jonów przekroczył wartość iloczynu rozpuszczalności. 
Iloczyn rozpuszczalności CaSO4 wynosi 2,3 · 10 –4��

 
To jeżeli iloczyn stężeń L wynosi: 
1. [Ca+2] · [SO4-2] < 2,3 · 10 –4 , to roztwór jest nienasycony 
2. [Ca+2] · [SO4-2] = 2,3 · 10 –4 , to roztwór jest nasycony 
3. [Ca+2] · [SO4-2] > 2,3 · 10 –4 , to z roztworu wytrąca się osad 

9. REAKCJE REDOX- REAKCJE JEDNOCZESNEGO UTLENIANIA I 
REDUKCJI 

 
- stopień utlenienia jest to liczba ładunków elementarnych, które miałby atom, gdyby 

wszystkie wiązania były jonowe. 
Proces utleniania związany jest z ODDAWANIEM elektronów. 
Proces redukcji związany jest z POBRANIEM elektronów. 
 

- ODDANIE elektronów powoduje wzrost stopnia utlenienia substancji. 
POBRANIE elektronów powoduje obniżenie st. utl. substancji. 
UTLENIACZE to substancje, które przyłączają elektrony. 
REDUKTORAMI nazywamy substancje (atomy lub jony), które oddają elektrony 

9.1.Reguły określające stopień utlenienia pierwiastka: 
 

1.Suma stopni utlenienia w cząsteczce = 0, 
2.W stanie wolnym pierwiastek ma 0 stopień utlenienia Zn0, 
3.Chlorki, jodki, fluorki mają minus 1(-I), 
4.Tlen –2 (-II) za wyjątkiem nadtlenku H2O2, 

5.Wodór +1 (+I), za wyjątkiem fluorków metali ZnH2 (-1), 
6.Metale mają zawsze dodatnie stopnie utlenienia. 
 
KMnO4 + Na2SO3+ H2O ª MnO2+ Na2SO4+KOH��
utleniacz reduktor 
r. redukcji r. utleniaia 

 
C12OH22O11- stopień utlenienia węgla w sacharozie = 0 
2KOH  +  (CN)2  =  KC2+N + KC4+NO  +  H2O reakcja dysproporcjonowania C 
 
Piryt FeS2 ª Fe2+  +  S2

2-
 udowodnić przez zapis elektronowy. 
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9.2.Uzgadnianie reakcji redox: 
 
 NH3 + O2 = NO + H2O 
    
 O2

0 + 2e Ö2 = 2 O2-¼ +4e ¼ x5 
 N3- - 5e = N2+  ¼-5e ¼x4 
 4NH3 +  5O2 = 4NO +  6H2O 
 
1. K2Cr2O7  +  14 HBr = 2KBr   +   2CrBr3   +   3Br2   +   7H2O 
2. 3H2S    + 8HNO3   = 3H2SO4  +  8NO    +    4 H2O 
3. NaClO   +   H2O2 = NaCl  +  O2   + H2O 
4. MgH2   +   2H2O   = Mg(OH)2 + 2H2 
5. 2Al  + 2KOH + 6H2O   = 2K[Al.(OH)4]  +  3H2 
6. P  +  5HNO3   = H3PO4  + 5NO2   +  H2O 
7. 10FeSO4  +  2HJO3  +  5H2SO4   = J2  +  5Fe2(SO4)3  +  6H2O 
8. HClO3  + 5HCl   = 3Cl2  +  3H2O 
9. 2KNO2  +  2KJ   +   2H2SO4    = 2K2SO4  + J2 +2No  +  2H2O 
10. 6KJ  + K2Cr2O7  + 7H2SO4    = 3J2  +  Cr2(SO4)3  + 4K2SO4  + 7H2O 
11. 3Cu2O   +   14HNO3   = 6Cu(NO3)2  +  2NO  + 7H2O 
12. 2Ag  +  2H2SO4 = Ag2SO4  +  SO2  + 2H2O 
13. PbS  +  4H2O2   = PbSO4 + 4H2O 
14. Zn + 2NaOH  +2H2O   = Na2[Zn(OH)4]  +  H2 
15. 6FeSO4   +  KClO3  +  3H2SO4   = KCl  +  3Fe2(SO4)3  + 3H2O 
16. 3Hg  +  8HNO3   = 3Hg(NO3)2  + 2 NO  + 4 H2O 
17. 3Cu2S  + 22HNO3 = 6Cu(NO3)2  + 4 H2SO4 + 10NO  + 8H2O 
18. Br2   +5HClO  +  H2O    = 2HBrO3   +  5HCl 
19. 2MnO4

-   +  5H2O2  +  16H+    = 2Mn2+  + 5O2  +  8H2O 
20. 4KClO3 = 3KClO4   + KCl 
21. 5Na2S2O3   + 8KMnO4  + 7H2SO4  = 5Na2SO4  + 4K2SO4  +  8MnSO4 +  7H2O 
22. 2S  +  3O2  +  2H2O   = 2H2SO4 
23. Fe2O3   +  2KNO3  +  2KOH   = 2K2FeO4  +  2NO  +  H2O 
24. MnO2   +  4HCl    = MnCl2  +  Cl2 +  2H2O 
25. 2KMnO4 +  MnO2   +  4NaOH   = K2MnO4   +   2Na2MnO4   +   2H2O 
26. 2NaClO  = 2NaCl  +  O2  =  

 

9.3.Rebusy 
1. 
............................   +  ........................ 
............................ kwas CaSO4® +.......................... 
............................ 

+ 
 

­ 
  

 
..................... 
..................... 
...................... 

+ kwas 
..................... 
..................... 
..................... 

 

3. 
 Na  + O2

  ­  .....A.... ­ ....B... ­  NaHSO4  
    ® B   
 S   ­  D  ­  E    ­  C     ­    Na2SO4  
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9.4.Testy 
 
Arkusz 1. A  

I Obliczyć wartościowość w związkach: 
 Nazwa związku A B C 
1. chloru      HClO2 IV III II 
2.  HClO4 VII IV I 
3.  HCl I -I II 
4.  manganu  HMnO4 II IV VII 
5.  KMnO4 IV VII VI 
6.  jodu          HJO3 V III I 
7.  HJ -I I II 
8.  siarki         H2S I II II 
9.  H2SO4 III VI II 
10.  fosforu      H3PO4 III IV V 

II. Ile atomów tlenu znajduje się w: 
1.1. 3A1(OH)2C1 6 3 2 
12.  (MgOH)2CO3 3 5 4 
13.  2Ba(NO3)2 12 6 3 
14.  1/2 Fe2(SO4)3 12 6 3 
15.  4[CuSO4 ·5H2O] 5 9 36 

 
III. Oblicz masę molową: 

16. tlenu w 1/2 H2SO4 16 32 48 
17. 3 A12O 3 144 48 96 

 
 
IV. 

18. Ile atomów tlenu znajduje 
się w 32g tlenu? 2*1 02 3 102  4 6.02-1023 

 
V. 

19. Jaką liczbę moli zawiera 
9,8g kwasu siarkowego 
VI, H2SO4? 

1 0,1 2 

 
 
VI. 

20. Ile gramów wapnia znaj-
duje się w 0,5 mola Ca-
SO4? 

40 10 20 
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Arkusz 2. B 

I Obliczyć wartościowość w związkach: 
 

 Nazwa związku A B C 
1. chloru         HClO3  III I V 
2.  HClO  I II III 
3.  HClO4  II VII I 
4.  chromu       HCrO4  VII IV I 
5.  H2Cr2O7  VII VI II 
6.  siarki          H2SO4  IV V VI 
7.  SO 2  II IV I 
8.  SO3  IV III VI 
9.  fosforu       H4P2O7  V VII IV 
10.  HPO3  III II V 

II.        Ile atomów wodoru znajduje się w: 
 

11. 3CH4  4  3  12  
12.  2(MgOH)2CO3  1  2  4  
13.  6Ca(HCO3)2  12  6  2  
14.  3H4P2O7  4  3  12  
15.  1/2 [CuSO4 ·5H2O]  5  2  10  

III.       Oblicz masę molową; 
 

16.  siarki w 1/2 H2SO4  16 32 48 
17.  3/2 H2O  18 27 36 

 
IV.  

18.  Ile atomów wodoru znajduje 
siew 10 g wodoru? 2 102  3 10 2'4 6.02 ·10 2 4 

 
V.  

19.  Jaką liczbę moli zawiera 157g 
kwasu siarkowego VI, H2SO4? 1 0,15 1,5 

 
VI.  

20.  Ile gramów tlenu znajduje się w 
0,5 mola CaSO4? 64 6,4 32 
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Arkusz 3. C 

I. Obliczyć wartościowość w związkach: 
 

 Nazwa związku A  B  C  
1. chloru      HC1  I  -I  II  
2.  HC1O  II  III  V  
3.  HC1O3  -I  II  I 
4.  żelaza        Fe2O 3  III  II  VI  
5.                     Fe(HSO4)2  I  II  IV  
6.                   Fe2(SO4)3 II  III  IV  
7.                     (FeOH)2SO3  I  III  II 
8.  siarki        H2SO3  II  IV  VI  
9.  H2SO4  VI  IV  II  
10.  SO2  II  I IV  

II. Ile atomów tlenu znajduje się w: 
 

11. Fe(HSO3)2  6  3  2  
12.  2[(FeOH)2SO3]  3  5  10  
13.  2Ba(OH)(NO3)  12  8  4  
14.  1/2 Fe(HSO3)2  12  6  3  
15.  3[CuSO4 ·5H2O]  5  9  27  

III. Oblicz masę molową: 
 

16.  wodoru w 4/2 H2SO4  4 2 8 
17.  tlenu w 1/2 A12O3  16 48 24 

 
IV.  

18.  Ile atomów siarki znajduje 
się w 3,2 g tlenku siarki IV?  2 102 3 10 2 4 6.02 1022 

 
V.  

19.  Jaką liczbę moli zawiera 
3,6g kwasu solnego, HC1? 1 0,1 2 

 
VI.  

20.  Ile gramów wapnia znajduje 
się w 1 molu CaSO4? 40 10 20 
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Arkusz 4. D 

I. Obliczyć wartościowość w związkach: 
 

 Nazwa związku A B C 
1 siarki        H2S  I  -I  II  
2.  SO2  II  III  IV  
3.  Fe2(SO4)3  VI  II  IV  
4.  NaHSO3  III  II  IV  
5.  węgla      CO2  I  II  IV  
6.  Ca(HCO3)2  II  III  IV  
7.  (MgOH)2CO3  I  IV  II 
8.  cyny        SnCl2  II  IV  VI  
9.  SnO2  VI  IV  II  
10.  fosforu    Na3PO4  II  I  V  

II. Ile atomów tlenu znajduje się w: 
 

11. 3[(MgOH)2CO3] 15 3 9 
12.  2[CaSO4 ·2H2O]  6 12 5 
13.  2[MgSO4 ·7H2O]  11 8 22 
14.  [Ca(NO3)2 ·4H2O]  10 6 4 
15.  3[Cu(NO3)2 ·6H2O]  6 36 12 

III. Oblicz masę molową: 
 

16.  azotu w 6N2  14  168  28  
17.  2HC1  18  36  72  

IV. 
18.  Ile atomów żelaza znajduje  

się w 7,2 g tlenkużelaza(II) ? 2·102 3 10 2 4 6.02*1 02 2 

V. 
19.  Jaką liczbę moli zawiera 

14,8g Ca(OH)2 ? 1 0,1 0,2 

VI. 
20.  Ile gramów tlenu znajduje się 

w 1 molu CaSO4 ? 4 64 48 
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TEST II A 
 
. Podaj stopień utlenienia w związkach A B C 

1.  węgla - CO  +2 +4 41 
2.  CH3OH  -2 +1 -1 
3.  CH4  +4 -4 +2 
4.  K2CO3  +3 +2 +4 
5.  Na2C2O4  +2 +3 -3 
6.  chloru - C12  +1 +2 0 
7.  KC1O2  +3 +2 +1 
8.  CaCl2  -1 +1 +3 
9.  Mg(ClO4)2  +5 +1 +7 
10.  C1O2  +2 +4 -4 
11.  NaClO  +1 +2 -2 
12.  fosforu - PC13  +2 +3 -3 
13.  Na2HPO3  +3 +1 +5 
14.  H3PO4  +5 +3 +1 
15.  HPO2 

-'2  +1 -3 -1 
16.  PH3  +3 -3 +1 
17.  arsenu - AsH3  +3 -3 -1 
18.  KAsO2  +2 +1 +3 
19.  Na2HAsO4  +2 +5 +3 
20.  As  0 +1 +1 
21.  manganu - MnS  -2 +2 +4 
22.  Mn2O3  +3 +2 -3 
23.  Mn3(PO4)2  +2 +4 +3 
24.  KMnO4  +7 +4 +5 
25.  Na2MnO4  +5 +7 +6 
26.  Mn2O7  +5 +2 +7 
27.  siarki - H2S  -2 4-2 -1 
28.  Ca(HSO4)2  +6 +4 -2 
29.  Na2S2O3  +2 -2 +4 
30.  MgSO3  +4 +5 +6 
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TEST II B 
 
 Podaj stopień utlenienia w związkach: A B C 

1. węgla -CO2  +2 +4 + 1 
2.  CHOH  -2 + 1 0 
3.  HCOOH  +4 -4 +2 
4.  CaCO3  +3 +2 +4 
5.  Na2C2O4  +2 +3 -3 
6.  chloru - C12O  + 1 +4  0 
7.  KC1O  +3 +2 +1 
8.  CaCl2  -1 +1 +3 
9.  Mg(C1O2)2  +3 +1 +7 
10.  KC1O  +1 +4 -4 
11.  Ba(ClO)2  +1 +2  -2 
12.  fosforu - PC15  +2 +5  -3 
13.  Mg(H2PO3)2  +3 +1  +5 
14.  H3PO2  +5 +3  +1 
15.  H4P2O7  +5 -3  -1 
16.  Ca3P2  +3 -3  -l 
17.  arsenu - Na2AsO3  +4 -3  -1 
18.  (NH4)3AsS4  +2 +1  +5 
19.  Na2HAsO4  +2 +5  +3 
20.  As2S3  0 +3  -1 
21.  manganu - MnSO4  -2 +2  +4 
22.  MnO2  +3 +4  -3 
23.  Mn(HPO4)  +2 +4  +3 
24.  K3MnO4  +7 +4  +5 
25.  Na2MnO4  +5 +7  +6 
26.  Mn(OH)3  +3 +2  +7 
27.  siarki - H2S  -2 +2  +2 
28.  Ca(HSO3)2  +6 +4  -2 
29.  Na2S2O3  +2 -2  -4 
30.  MgSO4  +4 +5  +6 
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TEST II C 
 

 Podaj stopień utlenienia w związkach: A B C 
1.  węgla - CO3 -2  +2 +4  +1  
2.  CH3OH  -2 + 1  0  
3.  HCOOH  +4 -4  +2  
4.  CO  +3 +2  +4  
5.  CaC2O4  +2 +3  -3  
6.  chloru - C1F  + 1 +2  0  
7.  KC1O2  +3 +2  +1  
8.  CaCl2  -1 +1  +3  
9.  NaClO4  +5 + 1  +7  
10.  KC1O  +1 +4  -4  
11.  Fe(C1O )3  +1 +2  -2  
12.  fosforu - PC13  +2 +3  -3  
13.  Fe2(HPO3)3  +3 +1  +5  
14.  H3PO3  +5 +3  +1  
15.  P4O6  + 1 +3  -1  
16.  Ca3P2  +3 -3  + 1  
17.  arsenu - Na2HAsO4  +4 +5  -1  
18.  AlAsS4  +2 +1  +5  
19.  CaHAsO4  +2 +5  +3  
20.  As2S5  0 +5  +1 
21.  manganu - MnS  -2 +2  +4  
22.  Mn2O5  +5 +4  -3  
23.  Mn(H2PO4)2  +2 +4  +3  
24.  K3MnO4  +7 +4  +5  
25.  CaMnO4  +5 +7  +6  
26.  Mn(OH)3  +3 +2  +7  
27.  siarki - SO  -2 +2  -1  
28.  Ca(HSO3)2  +6 +4  -2  
29.  Na2S2O3  +2 -2  +4  
30.  Mg(HSO4)2  +4 +5  +6  
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TEST II D 
��

 Podaj stopień utlenienia w związkach: A B C 
1.  węgla -CO  +2 +4  +1  
2.  CHOH  -2 +1  0 
3.  HCOOH  +4 -4  +2  
4.  CO2  +3 +2  +4  
5.  C2H4 -2 +3  -3  
6.  chloru ClF3 +3 +2  0  
7.  KClO3 +3 +5  +1  
8.  CaCl2 -1 +1  +3  
9.  Al(ClO4)3 +5 +1  +7  
10.  Ca(ClO)2 +1 +7  -4  
11.  Fe(ClO)3 +7 +2  -2  
12.  fosforu PH3 +2 +3  -3  
13.  FeHPO3 +3 +2  +5  
14.  H3PO3 +5 +3  +1  
15.  P4O10 +4 -3  +5  
16.  PCl3 +3 -3  +1  
17.  arsenu BiAsO4 +4 +5  -1 
18.  Ca3(AsS4) +2 +1  +5  
19.  (NH4)3AsO4 +2 +5  +3  
20.  AsH3 +3 +1  -1 
21.  manganu – MnSO3 -2 +2  +4  
22.  Mn2O3 +5 +4  +3  
23.  MnHPO4 +2 +4  +3  
24.  AlMnO4 +7 +4  +5  
25.  Na3MnO4 +5 +7  +6  
26.  Mn(OH)3 +3 +2  +7  
27.  siarki – SO3 -2 +6        -1 
28.  NaHSO3 +6 +4  -2  
29.  Na2S2O3 +2 -2  +4  
30.  Mg(HSO4)2 +4 +5  +6  
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10. ZADANIA 

1. Jaką ilość wody należy dodać do l ,5 m HC1, aby otrzymać 2,4 dm3 0,5 molowego 
roztworu? 

2. W jakim stosunku objętościowym należy zmieszać 85% H2SO4 (d = l,73g/cm3)  
z roztworem 18% (d = l ,73g/cm3), aby otrzymać roztwór ok. 30% ?  

3. W jakim stosunku wagowym należy zmieszać roztwory NaOH: 
5 molowy (d = 1,18g/cm3) i l molowy (d = l,05g/cm3), aby otrzymać roztwór  
2,5 molowy? 

4. Ile kg 20% HNO3 należy dodać do l ,8 kg 45% roztworu, aby otrzymać 31% roz-
twór? 

5. Jaką objętość 0,5m Fe(OH)3 należy dodać do 200g 15% roztworu Fe(OH)3  
o d = 1,2 kg/dm3, by otrzymać roztwór l molowy? 

6. Jaką ilość wody należy dodać do 1,2 m HC1, aby otrzymać 2,5 dm3 0,5 molowego 
roztworu? 

7. W jakim stosunku objętościowym należy zmieszać 80% H2SO4 (d = l,73g/cm3)  
z roztworem  20% (d = l,53g/cm3), aby otrzymać roztwór ok. 30% ? 

8. W jakim stosunku wagowym należy zmieszać roztwory NaOH: 
9. 6 molowy (d = l, 18g/cm3) i l molowy (d = l,05g/cm ), aby otrzymać roztwór 3 

molowy? 
10. W jakim stosunku objętościowym należy zmieszać 85% H2SO4 (d = l ,74g/cm3)  

z roztworem 18% (d = l,63g/cm3), aby otrzymać roztwór ok. 30% ? 
11. Ile kg 20% HNO3 należy dodać do l ,8 kg 45% roztworu, aby otrzymać 31 % roz-

twór? 
12. Jaką objętość 0,5m Fe(OH)3 należy dodać do 200g 15% roztworu Fe(OH)3  
13. W jakim  stosunku  wagowym należy  zmieszać  roztwory NaOH:  

5 molowy (d =  l,18g/cm3) i l,5 molowy (d = l ,05g/cm3), aby otrzymać roztwór  
2,5 molowy? 

14. Jaką ilość wody należy dodać do 1,5 m HC1, aby otrzymać 2,4 dm3 0,4 molowego 
roztworu? 

15. Jaką objętość l,5m HC1 należy rozcieńczyć, by otrzymać 2,4 dm3 0,25m roztworu? 
16. W jakim stosunku wagowym należy zmieszać roztwory NaOH: 4 molowy  

(d = l,15g/cm3) i l molowy (d = l ,05g/cm3), aby otrzymać roztwór 2,5 molowy? 
17. W jakim stosunku objętościowym należy zmieszać 85% H2SO4 (d = l,73g/cm3) z 

roztworem 18% (d =l,73g/cm3), aby otrzymać roztwór ok. 20% ?  
18. W jakim stosunku wagowym należy zmieszać roztwory NaOH: 6 molowy  

(d = 1,18g/cm3) i l molowy (d = l,05g/cm ), aby otrzymać roztwór 3 molowy? 
19. W jakim stosunku objętościowym należy zmieszać 85% H2SO4 (d = l,83g/cm3)  

z roztworem 15% (d = l,3g/cm3), aby otrzymać roztwór ok. 30% ? 
20. Jaką ilość wody należy dodać do 1,5 m HC1, aby otrzymać 2,4 dm3 0,5 molo-

wego roztworu? 
21. Ile kg 20% HNO3 należy dodać do l ,8 kg 45% roztworu, aby otrzymać 31% 

roztwór? 
22. Jaką objętość 0,5m Fe(OH)3 należy dodać do 200g 15% roztworu Fe(OH)3 

o d = 1,2 kg/dm3, by otrzymać roztwór l molowy  
23. Jaką ilość wody należy dodać do 1,5 m HC1, aby otrzymać 2,4 dm3 0,5 molo-

wego roztworu. 
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10.1. Rozwiązywanie zadań - stężenia 
 
1. Należy otrzymać 200 cm3 0,5 m roztworu kwasu octowego, mając do dyspozycji 2m 
kwas octowy. Masa cząsteczkowa kwasu octowego wynosi CH3COOH = 
12+3x1+12+2x16+1 =60g. Jakie ilości należy zmieszać wody destylowanej i 2 m kwasu 
octowego? 
200 cm3 - 0,5 m CH3COOH – mając 2m CH3COOH 
Pytamy ile g kwasu znajduje się w 200 cm3 0,5 m CH3COOH 
z df   0,5 m CH3COOH – 1000 cm3  –  60/2 (30g) CH3COOH 
    200 cm3 -  X 

gX 6
1000

30200
=

*
=  CH3COOH 

Mamy do dyspozycji  
2m kwas octowy  1000 cm3  -  120 g CH3COOH 
     X  - 6g 

350
120

6*1000 cmX == 2 m kwasu octowego.  

Ile wody 
 
Mamy otrzymać 200 cm3 0,5 m roztworu kwasu octowego a więc od 200 cm3 roztworu 
odejmujemy 50 cm3 2 m kwasu octowego i otrzymamy ilość wody= 200 – 50 = 150 cm3 

wody   
Odpowiedź: należy zmieszać 50 cm3 2 m kwasu octowego ze 150 cm3 wody. 
 
2. Należy otrzymać 200 cm3 0,25 m roztworu kwasu octowego, mając do dyspozycji 1m 
kwas octowy. Masa cząsteczkowa kwasu octowego wynosi CH3COOH = 
12+3x1+12+2x16+1 =60g. Jakie ilości należy zmieszać wody destylowanej i 1 m kwasu 
octowego? 
 

1m CH3COOH 1000 cm3  60g  
0.25m     X 
 X = 15g kwasu w 1000 cm3 roztworu, nam jest potrzebne 200 cm3 
1000 cm3 15g kwasu 
200 cm3 X 
X =  3g  
 

3. W celu otrzymania ZnS zmieszano15g Zn z 6,4g S. Który z substratów i w jakiej ilości 

był w nadmiarze?  Odp. Zn  +  S  = ZnS 

65g Zn      -       32g S 

15g Zn       -        X 

X = g13
32

4,615
=

³ ZnS 

Zmieszano 15g Zn a przereagowało 13gZn. Nadmiar Zn wynosi 15g Zn – 13gZn= 2g Zn 
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10.2. Szereg napięciowy metali 
Metale zostały uszeregowane według rosnących wartości potencjału normalnego.��
•Potencjał normalny metalu jest to potencjał równowagowy, jaki wykazuje metal zanurzony 
w roztworze jonów własnych, gdy aktywność tych jonów wynosi 1 i mierzony jest wzglę-
dem normalnej elektrody wodorowej. 

1. •Szereg napięciowy metali informuje o wielu ważnych własnościach chemicznych 
metali. 

������•Metale o niskim (ujemnym) potencjale normalnym są aktywne chemicznie, chęt-
nie się pozbywają elektronów przechodząc w postać jonów. Łatwo się utleniają  
a trudno redukują.��

3. Metale o dodatnich potencjałach normalnych są bierne chemicznie, tym bardziej im 
wyższy (bardziej dodatni) jest ten potencjał. Trudno jest je otrzymać w formie jono-
wej, łatwo się redukują (przyjmują elektrony), a trudno jest je utlenić. 

������•Metale zostały uszeregowane według rosnących wartości potencjału normalnego.��
5. •Potencjał normalny metalu jest to potencjał równowagowy, jaki wykazuje metal  

zanurzony w roztworze jonów własnych, gdy aktywność tych jonów wynosi 1  
i mierzony jest względem normalnej elektrody wodorowej. 

6. •Szereg napięciowy metali informuje o wielu ważnych własnościach chemicznych 
metali. 

������•Metal o niższym potencjale normalnym wypiera z roztworu pierwiastki o wyższym 
potencjale. Metale o bardziej ujemnych potencjałach mają zdolności redukujące 
względem innych metali mniej aktywnych:��

8. Zn0 + Cu+2   =  Zn+2   +  Cu0 

9. Ag0 + Au+   =  Ag+   +  Au0 

10.  Metale aktywne (o ujemnym potencjale normalnym) roztwarzając się w kwasach 
wypierają z nich wodór 

�������� Zn0 + HCl   =  ZnCl2   +  H20��
12. Metale o dodatnim potencjale normalnym roztwarzają się tylko w kwasach utle-

niających (stęż. kwas siarkowy, azotowy), nie wypierając przy tym wodoru  
z tych kwasów. 

 3Cu  +  8HNO3 = 3 Cu(NO3)2   + 2 NO  + 4H2O 
Nie zachodzi reakcja Cu + HCl = CuCl2   +  H2 
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Zestaw 1 

1. Czy miedziana moneta położona na stalowej tacy poczernieje, a czy żelazny pie-
niądz na miedzianej tacy powoduje, że powstanie niebieski osad? Napisać reakcje. 
Cu/Cu+2 = + 0,337V, Fe/Fe+3 = - 0,036V 

2. Do 3 probówek wlano roztwory: CuS04, HN03, i ZnS04, do każdego z nich wrzucono 
wiórki żelaza. Napisać równania reakcji. Cu/Cu+2 = + 0,337V, Fe/Fe+3 = - 0,036V, 
Zn/Zn+2 = - 0,762V 

Zestaw 2 
1. Do 3 probówek wlano roztwory: CuSO4, HNO3, i (A1)2(SO4)3, do każdego z nich 

wrzucono wiórki niklu. Napisać równania reakcji. Cu/Cu+2 = + 0,337V, Ni/Ni+2 = - 
0,250V, A1/A1+3 = - 1,66V 

2. Czy ścieki zawierające jony Cu+2, Ni+2, Zn+2 naruszą konstrukcją żelaznego mostu ? 
Napisać równania reakcji. Cu/Cu+2 = + 0,337V, Ni/Ni+2 = - 0,250V, Zn/Zn+2 = - 
0,762V, Fe/Fe+3 = - 0,036V 

Zestaw 3 
1. Do 3 probówek wlano roztwory: CuSO4, HF, i MnSO4, do każdego z nich wrzucono 

wiórki niklu. Napisać równania reakcji. Cu/Cu+2 = + 0,337V, Ni/Ni+2 = - 0,250V, 
Mn/Mn+2 = - 1,18V 

2. Czy ścieki galwaniczne zawierające jony miedzi, niklu manganu, mogą płynąć w 
żeliwnych rurach? Napisać równania reakcji. Cu/Cu+2 = + 0,337V, Ni/Ni+2 = - 0,250V, 
Mn/Mn+2 = - 1,18V 

Zestaw 4 
1. Do 3 probówek wlano roztwory: CuSO4, HNO3, i ZnSO4, do każdego z nich wrzu-

cono wiórki żelaza. Napisać równania reakcji. Cu/Cu+2 = + 0,337V, Fe/Fe+3 = - 
0,036V, Zn/Zn+2 = - 0,762V 

2. Czy miedziana moneta i kula ołowiowa położone na srebrnej tacy poczernieją, 
czy też powstanie 
niebieski osad? Napisać reakcje. Cu/Cu+2 = + 0,337V, Ag/Ag+1 = + 0,799V, Pb/Pb+4 = 
0,784 

Zestaw 5 
1. Czy zabytkowy cynowy guzik, miedziana moneta położone na srebrnej tacy po-

srebrzą się, czy też powstanie czarny osad? Napisać reakcje. Sn/Sn+4 = + 0,007V, 
Ag/Ag+1 = +0,799V,Cu/Cu+2 = + 0,337V 

2. Do 3 probówek wlano roztwory: MgS04, H2SO4, i CrSO4, do każdego z nich wrzu-
cono wiórki cynku. Napisać równania reakcji. Mg/Mg+2 = - 2,37V, Cr/Cr+3 =  
- 0,740V, Zn/Zn+2 = - 0,762V 
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Stężenia 
 
Zestaw 1 

1. Obliczyć % roztworu otrzymanego po rozpuszczeniu 300g NaCl w 1,7 kg wody 
destylowanej (Na=23, Cl=35). 

2. Ile moli NaCl potrzeba do przygotowania 200g 5% roztworu. 
3. W jakim stosunku wagowym należy zmieszać 80% kwas siarkowy z 20% kwa-

sem siarkowym, aby otrzymać 300g 30% kwasu siarkowego. 
 
Zestaw 2 

1. Obliczyć % roztworu otrzymanego po rozpuszczeniu 500g NaCl w 1,8 kg wody 
destylowanej (Na=23, Cl=35). 

2. Ile moli NaCl potrzeba do przygotowania 300g 7% roztworu. 
3. W jakim stosunku wagowym należy zmieszać 70% kwas siarkowy z 30% kwa-

sem siarkowym, aby otrzymać 300g 40% kwasu siarkowego. 
 

 
Tabela 10.1 Szereg napięciowy metali 
 



 

Projekt współfinansowany ze środków Unii Europejskiej w ramach  
Europejskiego Funduszu Społecznego 

39 

11. ELEMENTY CHEMII ORGANICZNEJ 

W 1828r. F. Wöhler otrzymał z cyjanianu amonu a więc ze związku nieorganicznego, zwią-
zek organiczny mocznik. Był to przełom uważano dotąd, że związki organiczne są związane 
tylko z organizmami żywymi.  
 
                   NH2 
                     | 
  NH4CNO ogrzewanie ­ (NH2)2CO ­ C = O  
             | 
                       izocyjan amonu                                     mocznik       NH2 
 
Chemia węgla – znane są ok.12 miliony związków organicznych 
 

C12
6    1s22s22p2  stan podstawowy 

1s22s12p3   stan wzbudzony 
 

11.1. Reguła Hundta 
mówi, że orbitale zdegenerowane zapełniane są najpierw przez niesparowane elektrony o 
jednakowym spinie, i po zapełnieniu orbitalu przez elektrony, utworzone zostają pary elek-
tronów o przeciwnych znakach. 

11.2. Orbitale 
W atomie stan elektronu opisuje orbital atomowy, w cząsteczce zaś orbital cząsteczkowy. 
Jeżeli w orbitalu cząsteczkowym miejsce najbardziej prawdopodobnego występowania 
elektronu pokrywa się z osią łączącą oba atomy, to utworzony został orbital s.Jeżeli  
w orbitalu maksymalne zagęszczenie elektronów znajduje się ponad i pod osią łączącą oba 
jądra to mówimy o orbitalu p. 
Związki organiczne w przeciwieństwie do związków nieorganicznych są łatwo palne, mają 
niskie temperatury topnienia i wrzenia, a charakter kowalencyjny wiązań w wieloatomowej 
cząsteczce nie sprzyja tworzeniu jonów dodatnich i ujemnych. Podczas ogrzewania związki 
organiczne rozkładają się na proste związki nieorganiczne. 
Unikatowe właściwości węgla to:��
•zdolność do tworzenia długich łańcuchów, prostych lub rozgałęzionych (katenacja), 
•zdolność do tworzenia pierścieni, w których atomy węgla łączą się ze sobą wiązaniami po-
jedynczymi lub wielokrotnymi, 
•skłonność do tworzenia trwałych, kowalencyjnych wiązań z wodorem a także z tlenem, 
azotem i siarką, 
•tworzenie związków izomerycznych o tym samym wzorze sumarycznym a różniących się 
budową. 
Wiązania pojedyncze węgiel – węgiel  C-C. Wiązanie węgiel – węgiel w etanie, podob-
nie jak wodór - wodór, jest wiązaniem czysto kowalencyjnym. Rozerwanie wiązania węgiel 
– węgiel w etanie, prowadzi do powstania CH3*, rodników metylowych. Rodnikiem jest 
fragment cząsteczki z jednym lub większą liczbą niesparowanych elektronów. Katenacja to 
zdolność formowania łańcuchów przez tworzenie wiązań między atomami tego samego 
pierwiastka. 
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11.3. Klasyfikacja związków organicznych na podstawie szkieletu 
cząsteczki 

Związki acykliczne – niecykliczne (nierozgałęzione i rozgałęzione) to np.: geraniol – olejek 
różany, heptan – węglowodór używany jako standard do ustalania liczby oktanowej benzy-
ny, olejek goździkowy – 2- heptanon w serach pleśniowych zapach. 
Karbocykliczne związki to pierścień zbudowany z atomów węgla, związki heterocykliczne 
to co najmniej jeden atom w pierścieniu nie jest atomem węgla np. nikotyna (N), kumaryna 
(O)- świeżo skoszona trawa, penicylina (S, N, O, OH).  
 

11.4. Klasyfikacja związków organicznych zgodna z rodzajem 
grupy funkcyjnej 

 
1. Grupa funkcyjna :hydroksylowa – OH: 

¶ alkohole – n – butanol C4H9OH, gliceryna, fenyloetylenowy (zw. pierście-
niowy), 

¶ fenole – fenol C6H6OH, krezol, 
¶ enole – acetyloaceton. 

2. Grupy alkilowe lub arylowe - C ½ O ½ C   atomy węgli połączone mostkiem tle-
nowym Etery  alifatyczne i aromatyczne 
3. Grupa funkcyjna C = O 

¶ Aldehydy 
¶ Ketony 
¶ Kwasy karboksylowe 

4. Grupa funkcyjna - NH2 aminy pierwszo- (RNH2), drugo- (R2NH), trzeciorzędo-
we (R3N) 

5. Aminokwasy 
6. Związki organiczne zawierające atomy siarki, fosforu. 
7.  Peptydy i białka, 
8. Węglowodany (cukry): 
9. proste – monosacharydy 
10. oligosacharydy 
11. polisacharydy 

12. WĘGLOWODORY 

To związki organiczne składające się z atomów węgla i wodoru. Węgiel jest 4 wartościowy. 
Wartościowość pierwiastka jest to liczba wiązań, które może utworzyć jego atom. Liczba ta 
jest zwykle równa liczbie elektronów koniecznych do zapełnienia powłoki walencyjnej. 
Węglowodory (łańcuchowe – alifatyczne, połączenia otwarte). Węglowodory nasycone - 
zwane alkanami, nienasycone – alkeny, - alkiny. 

12.1. Alkany węglowodory nasycone CnH2n+2 
Szereg związków o podobnych właściwościach, w którym każdy następny związek różni się 
od poprzedniego o stały człon (tzw. grupę homologiczną), nazywa się szeregiem homolo-
gicznym, dla alkanów ½CH2½ 
 
Metan, etan, propan, butan, pentan, heksan, heptan, oktan, nonan, dekan - C7H16 ? 
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Wzory sumaryczne  C6H14 
Wzory strukturalne  C4H10 
n - butan – CH3 – CH2- CH2- CH3  
izobutan - CH3 – CH - CH3 
     ¼ 
    CH3 

 

 
Izomerami - nazywamy związki posiadające taki sam sumaryczny wzór, a różniące się wzo-
rem strukturalnym. Izomery różnią się budową łańcucha węglowego (dla alkanów),  
a więc i właściwościami fizycznymi i czasem chemicznymi. Węglowodór C6H14 ma 5 izo-
merów, C10H22 – 75. 
 
Nazwy niektórych grup węglowodorowych R- 

¶ CH3 -  metyl - grupa metylowa,  
¶ C2 H5- etyl, 
¶ C3H7 – propyl, 
¶ C4H9 – butyl, 
¶ C5H11 – pentyl. 

1. Podstawowe zasady nomenklatury systematycznej: 
¶ za podstawę przyjmuje się nazwę najdłuższego łańcucha węglowego, 

CH3 – CH- CH3  2 - metylopropan 
  ¼ 
  CH3 

 
¶ wszystkim odgałęzieniom (podstawnikom) nadaje się odpowiednie nazwy reszt wę-

glowodorowych, 
¶ wszystkim odgałęzieniom (podstawnikom) nadaje się odpowiednie nazwy reszt wę-

glowodorowych, 
¶ atomy węgla w łańcuchu podstawowym numeruje się tak, aby numery atomów wę-

gla, przy których stoją podstawniki, były możliwie najniższe (suma cyfr oznaczają-
cych położenie podstawników była najniższa), 

CH3 – CH2-CH – CH3 1- etylo, 3 – metylobutan 
 

¶ jeżeli w cząsteczce związku występuje kilka takich samych podstawników, wówczas 
ich liczbę określa się przedrostkiem di-, tri-, tetra, 

                                     CH3  CH3    2,3,4 – trimetyloheptan 
¶ jeżeli do łańcucha podstawowego przyłączonych jest kilka różnych grup alkilowych 

R to w nazwie wymienia się je alfabetycznie np.: 2-chloro-3etylo-2-metylopentan,  
1-metylo-2-etylo-3-propylo-5-dichloro-pentan? 

 

12.2. Reakcje spalania węglowodorów 
 

2CnH 2n+2    +   (3n +1 )O2  = 2nCO2   +   2(n+1)H2O  + energia 
 
Reakcje spalania są egzotermiczne a więc wymagają dostarczenia energii. 
Emisja CO2 do atmosfery potęguje efekt cieplarniany. 
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12.3. Reakcje substytucji, podstawiania 
Dla alkanów charakterystyczna jest reakcja substytucji, w której atom wodoru jest podsta-
wiany atomem fluorowca np.: Cl, Br, J. 

 
Metan CH 4+ Cl2 ­ monochlorometan CH3Cl + HCl 
CH3Cl + Cl2 ­ CH2Cl2 dichlorometan + HCl 
CH2Cl2 + Cl2 ­ CHCl3 trichlorometan (tri) + HCl 
CHCl3 + Cl2 ­ CCl4 tetrachlorometan (czterochlorek węgla) + HCl 
Podać wzór 3- bromobutanu? 
 
Nazewnictwo zwyczajowe  
Chlorek metylu CH3Cl, bromoform CHBr3, czterochlorek węgla CCl4, bromek etylenu 
C2H4Br2. 
 
Izomeria : 

¶ łańcuchowa, 
1-chloropentan, (chlorek n-pentylu) - CH3(CH2)4Cl, 1-chloro-2-metylopentan - 
CH3(CH2)2 CHCH3Cl 

 
¶ izomeria położenia atomu chlorowca, 
CH3(CH2)4Cl - 1-chloropentan, CH3CH2CHClCH2CH3 3-chloropentan 

 
¶ izomeria geometryczna. 
Cis-1,2-dibromocyklopropan (¬¬,  ®¬)trans  

 

12.4. Połączenia cykliczne 
Atomy węgla połączone są w pierścień: wiązania pomiędzy atomami są pojedyncze –
cykloalkany, wiązania wielokrotne – cykloalkeny i cykloalkiny. Wiązania pojedyncze  
i podwójne w karbocyklicznych połączeniach (muskon – piżmo - 15 członowy stosowany 
do perfum, ropa naftowa, limonen – olejki cytrusowe, pinen – terpentyna, testosteron – mę-
ski hormon ). 
 

12.5. Alkeny CnH2n 
 
Jest to szereg homologiczny z 1 podwójnym wiązaniem. Nazwy powstają przez dodanie 
końcówki –en  np. eten. Wiązanie podwójne jest pomiędzy atomami węgla  o hybrydyzacji 
sp2 (s, p). Usztywnienie wiązania powoduje brak rotacji i powstanie nowej izomerii  cis– 
lustrzane odbicia cis 2 buten  i trans CH3. 
 
 

Reakcja charakterystyczne dla alkenów to reakcje addycji i polimeryzacji. 
ETEN  +  chlor  =  1,2 dichloroetan 
ETEN  + brom  =  1,2 dibromoetan 
nH2C = CH2     [-CH2-CH2-]n      polietan 
nH2C = CH-CH=CH2     [-CH=CH2-CH2= CH-]n – polibutadien 
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12.6. Alkiny CnHn 
Acetylen –etyn C2H2 

 
Reakcja charakterystyczna to addycja wielostopniowa 
C2H2 +  Br2 ­ HCBr = HCBr 1,2 –dibromoeten, 
HCBr = HCBr    +  Br2 ­ HCBr2 – HCBr2 - 1,1,2,2 –tetrabromoetan, 
C2H2 + Cl2 ­ ClH2C-CH2Cl – chlorowanie acetylenu 1912 VC – chlorek winylu 

 
Spalanie 

C2H2   + O2  = 4CO2 + 2H2O  + Q – palnik acetylenowo-tenowy 
 
Na czym polega reakcja addycji i substytucji w alkenach a na czym polega w alkinach? 
Reakcja addycji to reakcje przyłączania do alkenów np. wodoru (uwodornianie) powoduje 
powstanie związków nasyconych. Katalityczne uwodornianie podwójnego wiązania stoso-
wane jest w przemyśle do utwardzania (hydrogenacji) np. tłuszczy roślinnych. Margaryna to 
uwodornione oleje roślinne aż do uzyskania konsystencji masła. Produkt barwi się i dodaje 
mleko, by wyglądem przypominał masło. 
 
Addycja H2O do alkenów prowadzi do otrzymania alkoholi. 
 

H2C = CH2 + H2O ­ CH3CH2OH 
H2C = CH2 + H-Cl ­ chlorek etylu ==chloroetan 

Addycje wolnorodnikowe prowadzą do powstania polietylenu. 
 

12.7. Węglowodory aromatyczne - areny 
 

 
¶ Pojedyncze pierścienie 

Benzen C6H6, toluen C6H5CH3, styren C6H5CHCH2, fenol C6H5OH, anilina C6H5NH2 
Reakcje podstawienia (substytucji) w arenach to: chlorowanie, bromowanie, nitrowanie 
(-NO2), sulfonowanie (-SO3H), alkilowanie –R. Są to rozpuszczalniki. 

¶ 2. Wielokrotne pierścienie 
Naftalen C10H8  - 2 skondensowane pierścienie benzenu, antracen (3pierścienie),  a -
piren (4), benzopiren (5).WWA są rakotwórcze, występują w smole, sadzy, dymie papie-
rosowym. 

 

12.8. Fulereny 
 
W 1985 r. odkryto istnienie C60 odmianę alotropową węgla (diament, grafit). Buckminster 
Fuller. Tafle grafitu to skondensowane pierścienie benzenowe a poszczególne warstwy są 
odległe o 3,4Ä. Struktura fulerenów przypomina piłkę futbolową (dwu-dziestościan forem-
ny o sześćdziesięciu wierzchołkach). Związki pochodzące od C60 i spokrewnione  
z nim węglowe klastery o zamkniętej przestrzeni (C70 w kształcie jajka) noszą nazwę fule-
renów. 
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Grupa funkcyjna – OH 
Woda     ALKOHOL     FENOL         TIOL        TIOFENOL  
H-O-H        R-O-H      Ar-O-H          R-S-H Ar-S-H 

 

13. GRUPA OH- ALKOHOLE 

 
¶ Metanol –alkohol metylowy CH3-OH 
¶ Etanol – alkohol etylowy C2H5-OH 
¶ Propanol – 1-propanol CH3-CH2-CH2-OH, 
¶ 2-propanol - CH3-CH2-OH-CH3, 
¶ 1-butanol CH3(CH2)3OH, 
¶ 2-butanol CH3CH2CH-OH-CH3 
¶ CH3CH2C(CH3)2OH –2-metylo-2-butanol. 

 
dwie grupy OH- i więcej =  rzędowość alkoholi 
 
Glikole – glikol etylenowy środek przeciw zamarzaniu w płynach samochodowych 
CH2OH-CH2OH, do produkcji żywic poliestrowych i włókien syntetycznych. 
Gliceryna – CH2OH-CHOH-CH2OH – w przemyśle kosmetycznym, farmaceutycznym, 
spożywczym. Triazotan gliceryny to nitrogliceryna. Dynamit zawiera ok. 15% azotanów 
gliceryny i glikolu, 55% azotanu amonu, po 15% azotanu sodu i miazgi drzewnej 

 

13.1. Reakcje alkoholi 
 

Alkohole to słabe kwasy + Na ­ alkoholan + H2 ¬ 
Alkoholan + woda =alkohol 
Alkohol + kwas ­  sól = ESTER   + woda 

¶ Utlenienie alkoholi prowadzi do otrzymania  
I  rzędowe ­ aldehydy 
II go rzedowe ­ ketony 
III nie ulegają utlenieniu 

¶ Odwadnianie  (dehydratacja) alkoholi ­ alkeny 
Alkohole (i fenole) są amfolitami (mają charakter amfoteryczny) i ulegają autoprotolizie 
(alkohol reaguje jak zasada tworząc jon alkilooksoniowy): 
2R – OH ª R-O- + R –OH2

+                           2H2O ª H3O+ + OH- 
¶ Charakter kwasowy alkoholi: 

2CH3CH2OH + 2Na ­ 2CH3CH2ONa   +  H2 ¬ 
 

¶ Alkoholan ulega hydrolizie: 
CH3CH2ONa +H2O ª CH3CH2OH + NaOH 
CH3CH2O- +  Na+ + H+ + OH- ª CH3CH2OH + Na+ + OH- odczyn zasadowy 

¶ Dehydratacja alkoholi jest to reakcja eliminacji: 
HCH2CH2OH (C2H5OH) ­ CH2=CH2 (etylen)  +  H-OH 

¶ Reakcje alkoholi z halogenowodorami: 
 R – OH  + H –X ­ R – X (chalogenek alkilowy)  + H – OH   
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 Grupa OH może być podstawiona przez atom fluorowca: 
 CH3-OH  + HBr ­ CH3-Br   + H2O 
W alkoholach łatwo można rozerwać wiązanie OH- a w fenolach NIE 

 
Nazewnictwo alkoholi 
 
Numeracja od atomu węgla do którego przyłączona jest grupa hydroksylowa np. 
 

ClCH2CH2OH – 2-chlorometanol, 2-metylo-2-propanol CH3CH3COHCH3, 
CH3CH2CH2OH – 1 propanol 

 
 

Utlenianie: alkoholi OH- (I rz.) ­ aldehydów C=O, ­ kwasów -COOH 
Utlenianie: alkoholi OH- (II rz.) ­ ketonów R-CO-R’  
R  - COH – R’  utleniacz  R – CO – R’ keton 

 
Skręcone włosy  czy proste - istnienie tioli, istnienie mostków siarkowych S-S (disulfido-
wych) w cysteinie sprawia, że w czasie trwałej włosy się kręcą. A włosy zbudowane są z 
kreatyny, która zawiera cysteinę. 
 

14. GRUPA FUNKCYJNA – O- 

14.1. Etery R – O – R’ 
 

Eter etylowo-metylowy CH3CH2 – O – CH3 
Etanol odwodniony H2SO4 tworzy etylen lub eter dietylowy 
2 C2H5OH odwadnianie. H2SO4w 1400C ­ 2C2H4 + 2H2O lub  
2 C2H5OH odwadnianie. H2SO4w 1400C ­ CH3CH2 – O – CH2 CH3 eter dietylowy+ 
H2O  

 

14.2. Otrzymywanie eterów 
¶ Przez odwodnienie alkoholi 

2R – OH ­ R – O – R  + H2O 
¶ Otrzymywanie z alkenów i alkoholi 

   C = C   (R-OH) ­ H – C – C – OR 
¶ 3. Z alkoholi i chlorków alkilowych 

15. GRUPA FUNKCYJNA – C=O- 

¶ Aldehydy końcówka -al 
Mają co najmniej 1atom H połączony z karbonylowym atomem węgla. 
 HCHO – aldehyd mrówkowy = formaldehyd = metanal (IUPAC)  
CH3CHO  aldehyd octowy. Zarówno HCHO jak i CH3CHO ulegają kondensacji 
z fenolami i aminami i powstają żywice syntetyczne.  

Aldehyd alifatyczny R – C – H  lub  Ar zamiast R – aromatyczny 
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utlenianie metanolu ­ formaldehyd 

otrzymywanie aldehydu octowego – acetaldehyd. 
R-CHO ­ R-COOH 
Utlenianie aldehydów prowadzi do powstania kwasów o tej samej liczbie atomów 

 
Próba Trommera - NaOH + HCHO + 2Cu(OH)2 ­ HCOONa + Cu2O® + 3H2O (niebie-
ski osad Cu(OH)2  przekształca się w czerwony osad Cu2O®) 
Formaldehyd łatwo polimeryzuje nHCHO ­ ½(CH2½O½)n 
Aldehydy i ketony spalają się  HCHO + O2 ­ CO2 + H2O 
Aldehydy redukują się (H2 i Ni) do alkoholi I rzędowych a ketony do alkoholi II rzędo-
wych. 
R-CHO + 2Ag(NH3)2

+ + 3OH- ­ RCOO- + Ag® + 4NH3 + 2 H2O reakcja lustra 
srebrnego i wykazanie właściwości redukcyjnych aldehydów – próba Tollensa 

 
Wiele aldehydów i ketonów występuje w przyrodzie i ma przyjemny zapach: benzaldehyd – 
olej migdałowy, cynamoaldehyd - (cynamon), wanilia karwon witamina K, kamfora, ja-
smon (olejek jaśminowy). 
 

¶ Ketony końcówka– on  
- powstają w wyniku utleniania alkoholi drugorzedowych np. CH3COCH3 aceton – pro-
panon, jest półproduktem w syntezie organicznej dla przemysłu farmaceutycznego i pe-
sencji zapachowych. Ferromony to alkohole, estry, aldehydy, ketony etery – substancje 
wydzielane przez organizmy żywe w bardzo małych wręcz śladowych ilościach i wabią-
ce osobniki płci odmiennej. 

 
¶ Fenole – grupa hydroksylowa połączona jest z pierścieniem aromatycznym 

- C2H5OH alkohol alifatyczny 
- Fenol, m-krezol 1-hydroksy-3-metylobenzen 
- Hydrohinon to dihydroksybenzen o 2 ch grupach OH ma bardzo silne 

właściwości bakteriobójcze. 
 

¶ Etery 
R-O-R, Ar –O R, Ar-O –Ar 
2 C2H5OH     C2H5-O-C2H5 eter dietylowy środek usypiający. 

 

16. GRUPA FUNCYJNA– COOH 

 
¶ kwasy karboksylowe 

 
Nazwy: kwas mrówkowy(metanowy ), octowy (etanowy), propionowy (propanowy, w 
mleku), masłowy (butanowy), walerianowy (pentanowy), kapronowy (heksanowy), ka-
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prynowy (dekanowy). 
Alifatyczne kwasy dikarboksylowe 
Kwas szczawiowy HOOC-COOH - etanodiowy 
HOOC-CH2–COOH malonowy – propanodiowy- w jabłkach, 
Bursztynowy HOOC-(CH2)2–COOH –butanodiowy. 
CH3 (CH2)16COOH kwas stearynowy, kwas oleinowy CH3 (CH2)7CH=CH(CH2)7COOH, 
Kwas palmitynowy CH3 (CH2)14COOH. 
Kwas benzoesowy C6H5COOH – do konserwowania żywności, ma własciwosci bakte-
riobójcze. 

 
¶ Otrzymywanie kwasów organicznych z alkoholi lub aldehydów 

RCH2OH utleniaie RCOOH 
RCH=O ultlenianie RCOOH 
ArCH3 utl. ArCOOH (z alkilowych pochodnych benzenu) 
Z nitryli RC=N   + 2H2O ­ RCOOH + NH3 

 
¶ Reakcje kwasów 

1. Dysocjują w obecności wody w niewielkim stopniu 
CH3COOH ª CH3COO- + H+ 

2. Kwas karboksylowy + zasada NaOH (tlenek metalu, metal) = sole organiczne olejan, 
stearynian sodu, potasu  są to mydła. 
3. Kwas + alkohol = estry  mrówczan etylu, octan etylu. 
4. Kwas karboksylowy + amoniak = CO -amidy (NH2) � to nie aminy 

Rozkład kwasów – dekarbonizacja = węglowodór i CO2 

CH3COOH  ­ CH3COO-  + H+       jonizacja 
CH3COOH  + NaOH ­ CH3COONa + H2O  
         octan sodu sól 

5. Kwas  org. + alkohol = ester + woda 
CH3COOH + C2H5OH w obec. H+ ­ CH3COOC2H5 octan etylu  + H2O 
powstają estry 

Właściwości kwasów np.: kwasy reagują z metalami, tlenkami metali, oraz zasadami - 
octan magnezu (CH3COO)2Mg, mrówczan potasu HCOOK. 
Otrzymywanie chlorków kwasowych (halogenków) 
CH3COOH+ SOCl2 (chlorek tionylu) ­ CH3COCl (chlorek acetylu)+ HCl + SO2 

 

17. ESTRY I AMIDY 

 
Reakcje estryfikacji (substytucji) to reakcje zachodzące pomiędzy kwasami organicznymi  
i alkoholami podczas ich ogrzewania w obecności katalizatora. 
 

Właściwości estrów  
¶ W wodzie ulegają hydrolizie(zmydlanie) na kwas i alkohol - mrówczan metylu  
HCOOCH3H2 w środowisku H+ ­ HCOOH + CH3OH 
CH3COOCH3 + NaOH ­ CH3COONa + CH3OH 
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18.  AMINOKWASY 

 
To związki zawierające w cząsteczce grupę karboksylową -COOH i aminową –NH2 
Aldehyd mrówkowy CH3COOH + HCN = CH3CH2 –CN cyjanohydryna + amoniak = 
aminokwas CH3CHNH2COOH 
Aminokwasy są amfoteryczne 
Białka - polipeptydy to biopolimery połączone pomiędzy sobą wiązaniem peptydowym 
(amidowym) - paznokcie, włosy skóra. 
Sekwencje aminokwasów – białek. W 1954r. Linus Pauling otrzymał Nagrodę Nobla za 
badania nad aminokwasami i ich strukturą - harmonijkowe struktury beta keratyny. 

 

19. WĘGLOWODANY CmH2nOn 

 
Węglowodany to najczęściej aldehydy lub ketony zawierające w cząsteczce hydroksylo-
wej – wielohydroksyaldehydy lub wielohydroksyketony 

- monosacharydy –cukry proste, glukoza C6H12O6 – pentozy, heksozy 
- oligosacharydy 
- polisacharydy 

 

20. POLIMERY 

 
Związki wielkocząsteczkowe o dużej masie cząsteczkowej 
NA (monomer) ­ ½A½A½A½A½(polimer) ­ [½A½]n 
Polimeryzacja addycyjna ma miejsce gdy reagujące monomery nie wydzielają produk-
tów ubocznych a polimeryzacja (rodnikowa, jonowa) zachodzi kosztem wiązań wielo-
krotnych np. chlorek winylu (CH2=CHCl). 
Polikondensacja – polega na wielokrotnej reakcji monomeru i wydzieleniu produktu 
ubocznego np. wody lub HCl. Otrzymujemy usieciowione polimery przestrzenne. 

 
 

Polimery są związkami wielkocząsteczkowymi (makro molekułami) zbudowanymi z 
powtarzających się fragmentów zwanych monomerami. 
Naturalne polimery to węglowodany (skrobia, celuloza, białka, kwasy nukleinowe DNA 
i RNA). 
Syntetyczne polimery – polietylen, teflon, styropian, nylon, dacron, poliuretany. Biopo-
limery - naturalny i sztuczny kauczuk – polimery dienowe wulkanizacja to sieciowanie 
kauczuku. Polimery ulegające degradacji. 
PETE – polietylenoreftalan jako włókno poliestrowe do dywanów, polarów, pokryć me-
blowych. 
HDPE – pojemniki z mleka z polietylenu wykorzystane wtórnie jako np. deski plastiko-
we 
Naturalne biopolimery - polihydroksyalkilokarboksylany PHB, PHV BIOPOL do pro-
dukcji butelek do szamponu. 
ARAMIDY 
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Aromatyczne polkiamidy to substancje wytrzymałe na ogrzewanie, słabo palne, wyjąt-
kowo wytrzymałe. 
KEVLAR – zastąpił stal w kordach opon, do produkcji lekkich kamizelek kuloodpor-
nych 
NOMEX – ubrania odporne na działanie ognia strażacy, rajdowcy. 2300m2 powierzchni 
Boeinga 747 to konstrukcje wykonane z nomexu wytrzymałe i lekkie. 
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