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Wyktady kursowe

Na poczatku byt Arystoteles,

I obiekty w spoczynku pozostawaty

w spoczynku

I obiekty w ruchu dazyty do spoczynku,
I wkrotce wszystko byto w spoczynku,
I Bog ujrzal, ze to byto nudne

I wtedy Bog stworzyt Bohra,

I powstata zasada,

A zasada byta kwantowa

I wszystkie rzeczy byly skwantowane,
Ale niektore z nich wcigz byly wzgledne,
I Bog ujrzal, ze to byto zagmatwane.

T. Joseph, Unified Field Theory
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Teoretyczne podstawy chemii nieorganicznej

Struktury elektronowe atomow

Chemia nieorganiczna jest nauka, ktorej pole zainteresowan obejmuje chemi¢ ponad
stu pierwiastkow. Ograniczenie si¢ jedynie do podania zbioru, niepowigzanych ze soba
faktow, dotyczacych poszczegdlnych pierwiastkow byloby bezcelowe bez oparcia si¢ na
pewnej podstawie teoretycznej. Podstawie, ktora pozwoli na powigzanie ze soba 1 wyjasnienie
szeregu obserwacji dotyczacych wlasciwosci substancji. Z tego punktu widzenia mozna
uwaza¢ odkrycie prawa okresowosci przez Mendelejewa za pierwszy krok na drodze do
znalezienia podstaw teoretycznych chemii. Uktad okresowy jaki skonstruowat Mendelejew
zostat oparty na wynikach eksperymentow. Dopiero wraz z pojawieniem si¢ teorii budowy
atomu mozliwe stato si¢ stwierdzenie, ze uklad okresowy mozna wyprowadzi¢ z budowy
elektronowej pierwiastkow. Powstanie mechaniki kwantowej i zastosowanie jej do zagadnien
chemicznych stanowito kolejny krok na drodze do ugruntowania teorii chemii nieorganiczne;j.
W zwigzku z tym niezbednym jest zapoznanie si¢ z elementami mechaniki kwantowej
w zakresie jaki stanowi podstawowe minimum do zrozumienia zagadnien z chemii
nieorganicznej. Aparat matematyczny mechaniki kwantowej jest skomplikowany, ale dla
naszych celéw wystarcza podstawowe elementy, ktore umozliwia jako$ciowe wyjasnienie
fizycznych aspektow zjawisk jakie interesuja chemikéw nieorganikow. Poniewaz w chemii
niezwykle istotng role odgrywa symetria, to w ramach kolejnych wyktadow rozwazone
zostang zagadnienia zwigzane z elementami symetrii i ich przeksztalceniami w oparciu o
teori¢ grup.

Opis wigzan, gtownie kowalencyjnych, w czasteczkach bez odniesienia do mechaniki
falowej jest niemozliwy. Rownie niemozliwe jest zrozumienie wiasciwosci optycznych
zwigzkow nieorganicznych bez oparcia si¢ na pojeciach wynikajacych z symetrii i mechaniki
falowej. W zwiazku z tym kurs chemii nieorganicznej rozpoczniemy od krotkiego omowienia
podstawowych zagadnien dotyczacych budowy atomu w oparciu o aparat mechaniki

kwantowe;.

Mechanika falowa

Mechanika kwantowa postuluje, ze kazdy uktad moze by¢ opisany za pomocg funkcji

falowej, ktora jest funkcjg wszystkich zmiennych tego uktadu. Wszystkie funkcje falowe
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interesujgce z punktu widzenia chemii nieorganicznej musza by¢ rozwigzaniami rownania
Schrodingera:
Ho=Eo.

Nie wnikamy w postaé operatora Hamiltona H oraz funkcji ¢. Ograniczmy si¢ do
stwierdzenia, ze S$ciste rozwigzanie rownania falowego jest niemozliwe dla atomoéw
zawierajgcych wigcej niz jeden elektron, i oczywiscie rownanie to nie jest rozwigzywalne dla
czasteczek. Dla przyktadu w czasteczce metanu CH4 znajduje si¢ piec jader i 10 elektronow, a
tym samym pelne réwnanie falowe dla tej czasteczki zawiera 45 zmiennych (3-15=45) Sciste
rozwigzanie roOwnania rozniczkowego czastkowego o tak wielu zmiennych jest niewykonalne.
Problem upraszcza si¢ stosujac przyblizenia zaktadajace nieruchomos¢ jader. To przyblizenie
jest uzasadnione gdyz masa jader atomowych jest znacznie wigksza od masy elektronu (masa
protonu jest wicksza od masy elektronu 1836 razy). Przyblizenie to zostato po raz pierwszy
wprowadzone przez Borna i Oppenheimera w roku 1927 i co istotne jego przyjecie, czyli
rozdzielenie ruchéw jader i elektronéw, uzasadnia pojg¢cia krzywej i powierzchni energii
potencjalnej czasteczki. Jednak przyjecie przyblizenia Borna-Oppenheimera ogranicza liczbe
zmiennych w stopniu nie wystarczajacym do przeprowadzenia doktadnych obliczen funkcji
falowych czgsteczek. Dla metanu liczba zmiennych po przyjeciu tego przybliZzenia zmniejsza
si¢ do 30, a to jeszcze zbyt wiele aby mozna bylto przeprowadzi¢ doktadne obliczenia.

Jedna ze stosowanych metod przyblizonych jest metoda kombinacji liniowych
nalezaca do techniki wariacyjnej. W metodzie tej w ogdlnosci mozemy zatozy¢, ze doktadna
funkcja falowa y ma cechy pewnych dwoch funkcji ¢ 1 ¢. W ogdlnosei funkcje te nie musza
by¢ rozwigzaniami Zzadnego réwnania falowego. Mozemy teraz przedstawi¢ funkcje y w
postaci sumy przyczynkow obydwu funkcji @ 1 @;:

Y =C1p) + C202.
Podejscie takie jest uzasadnione na przyklad gdy na elektron znajdujacy si¢ na
orbitalu s dziata pole elektromagnetyczne skierowane wzdhuz osix. Wtedy pelna funkcja
falowa takiego stanu nosi znamiona funkcji opisujacej orbital 5,1 jednoczes$nie funkcji
opisujacej orbital skierowany wzdluz osi x, czyli kierunku pola, co wskazuje na obecnos¢
udziatu orbitalu typu p,.
State w podanej powyzej sumie nalezy tak dobra¢ aby zminimalizowa¢ wyrazenie na

energig¢, ktore przybiera w tym ujeciu postac:



¢ [oHodr +2cc, [ o Ho.dr + ¢ [ o, Ho.dr
cfjgpfdr + 2c1c:'[(p1 o,dr + cjj.(pfdz-

e(p) =

Symbolem &(¢) oznaczono przyblizong energi¢ uktadu. Oznaczmy teraz odpowiednie catki
symbolami:
H;i=[piHo;dt oraz S;=]pip;dr,

przy czym poniewaz operator H jest hermitowski to Hyj = H; i Sj = S Wielko$¢ S
nazywamy catka nakrywania, i jest ona réwna jednosci gdy funkcje @; sa unormowane.
Wielkosci Hjj s3 elementami diagonalnymi macierzy operatora H. Wyrazenie na energie
mozna teraz zapisa¢ nastepujaco:

o€ o€

oc, oc,

co prowadzi do réwnania wiekowego postaci:
ci(Hi1— ES1) + co(Hiz— ES12)70
C1(H12— ES12) + co(Han— ES22)=0

Rownania te mozna przedstawi¢ w postaci wyznacznika:

H11 _ESll Hl: _Esx:

Hl: _ESIZ H:: _ES:: )
Wyznacznik jest utworzony ze wspotczynnikow znajdujacych si¢ przy niewiadomych c; i
¢, w rbwnaniu na v, i opisuje rownanie kwadratowe, ktorego rozwigzaniem sa dwie wartosci
energii £. Inaczej mowigc po rozwigzaniu réwnania otrzymujemy energi¢ stanu
podstawowego i pierwszego stanu wzbudzonego uktadu opisanego funkcja falowa y bedaca

kombinacjg liniowa dwoch funkcji .
Interpretacja ¢

Pozostaje kwestia nadania sensu fizycznego funkcji falowej ¢, ktéra w mechanice
falowej reprezentuje poruszajaca si¢ czastke. Przyjeto, ze sama funkcja nie ma sensu
fizycznego, natomiast kwadrat jej modulu, czyli wyrazenie |(p|2d1? jest réwne
prawdopodobienstwu znalezienia rozpatrywanej czastki w elemencie objetosci dt. Mozna
rowniez nieco inaczej zinterpretowac funkcje falowa. Wezmy pod uwagg elektron, ktory jest
rozpostarty (zdelokalizowany) w postaci chmury tadunku, ktorej gestos¢ w kazdym punkcie

jest wprost proporcjonalna do wartosci |o. W takim wypadku w miejscach gdzie warto$é
9



tego wyrazenia bedzie najwigksza chmura tadunku jest najgestsza i w tym miejscu znajduje
si¢ najwigcej tadunku ujemnego. Réznica jaka wystepuje pomigdzy tymi dwoma podejsciami
jest subtelna, ale ma duze znaczenie. Zamiast mowi¢ o gestosci prawdopodobienstwa
oznaczajacej szans¢ znalezienia elektronu w danym elemencie przestrzeni dt mamy rozmyty
elektron o pewnej gestosci, czyli ilosci elektrondow (tadunku) na jednostke objetosci. Z
roOwnania:
JloGey2)fdr=1,

wynika, ze catkowity tadunek elektronu, okreslony calkg z gestosci po calej przestrzeni, jest
rowny dokladnie tadunkowi jednego elektronu. Pozostajagc przy poprzedniej interpretacji
napotykamy trudno$¢ polegajaca na tym, ze elektron jako czgstka nie moze rozposcierac si¢ w
przestrzeni o rozmiarach atomu czy czgsteczki. To pocigga za sobg jeszcze jeden istotny
element. Ot6z tylko interpretacja probabilistyczna (oparta na prawdopodobienstwie) jest
jedyna, ktora jest stuszna. Gdybysmy byli w stanie doktadnie oznaczaé potozenie elektronu w
atomie, to po wykonaniu szeregu takich pomiardw uzyskalibySmy obraz chmury, w ktore;j
najgesciej utozone punkty pomiarowe odpowiadatyby miejscom gdzie prawdopodobienstwo
znalezienia elektronu byto najwyzsze. Innymi stowy gesto$§¢ chmury tadunku stanowi miarg

funkcji prawdopodobienstwa.

Atom

Przejdziemy do opisu najprostszego atomu, czyli atomu wodoru. Atom wodoru jest
jedynym uktadem chemicznych, dla ktorego mozliwe jest analityczne rozwigzanie rownania
Schrodingera. Przy opisie atomu tego pierwiastka mozna wyjs$¢ od teorii Bohra, wedlug ktorej
elektron obiega jadro (proton) po okrggu, ktorego promien wynosi ag. Warto$¢ ta nosi nazwe
promienia Bohra, lub promienia pierwszej orbity Bohra. Promien ten jest zwigzany z masg i

tadunkiem elektronu wzorem:

Zoh:

me’
gdzie h=h/2m, yy=4ngy, a & oznacza przenikalnos¢ elektryczng prézni.

W mechanice falowe;j elektron w atomie wodoru opisuje funkcja falowa postaci:
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W wyrazeniu tym r oznacza odlegto$¢ od poczatku uktadu. Gestos¢ prawdopodobienstwa

wyznaczona na podstawie funkcji falowej dana jest wzorem:

» 1 2
ff = Lo -2
na, - q

W takim przedstawieniu ruch elektronu wokoét jadra nie odbywa si¢ juz w plaszczyznie, a w

obszarze o symetrii kulistej. Prawdopodobienstwo znalezienia elektronu wewnatrz tego
obszaru jest jednakowe we wszystkich punktach o takim samym r. Dodatkowo poniewaz
obszar wyznaczony funkcjg falowa jest kulisty to funkcja ta jest unormowana.

Wynikiem takiego podejscia do atomu jest mozliwo$¢ graficznego przedstawienia
wykresu funkcji ¢ w zaleznosci od r, a dodatkowo mozna przedstawi¢ graficznie kontury
statych wartos$ci tej funkcji, czyli prawdopodobienstwa znalezienia elektronu. Mozna réwniez
przedstawi¢ chmure tadunku w ptaszczyznie zaznaczajac rdzne stopnie gestosci, jak rowniez
powierzchni¢ graniczng poza ktora znajdzie si¢ z gory ustalony niewielki utamek catkowitego
tadunku elektronu. Funkcja falowa opisujaca rozktad tadunku elektronu w atomie nosi nazwe
orbitalu atomowego. Dla atomu wodoru w stanie podstawowym orbital ten ma ksztatt kuli, a
maksymalna gesto$¢ tadunku elektronu znajduje si¢ w odlegtosci ag od jadra. Poniewaz mamy
do czynienia z rownaniami r6zniczkowymi to ten orbital jest tylko jednym z nieskonczonej
liczby rozwigzan réwnania Schrodingera dla atomu wodoru. Odpowiada on najnizszej energii
czyli stanowi podstawowemu atomu. Gdy atom zaabsorbuje energi¢ nastgpi przejscie do stanu
wzbudzonego opisywanego orbitalem o wyzszej energii.

Orbitale w atomach wieloelektronowych przedstawia si¢ zazwyczaj jako funkcje
zmiennych sferycznych r, 6, ¢. Natomiast pogladowo tatwiej jest postugiwac si¢ orbitalami
atomowymi wyrazonymi we wspotrzednych kartezjanskich. Wszystkie funkcje falowe jakie
sa dopuszczalne przy opisie atomdéw majg postac:

Pom(7.0,0) = Rai(r) Yim(6,9).
Rozwigzania dla tych funkcji sg zespotami wskaznikow n, [, m, ktore to wskazniki nosza
nazwe liczb kwantowych. Liczby kwantowe przybierajg wartosci: n =1, 2, 3 ..,/ <n-1, m
=1 1-1,1-2, ..., -l Liczba n okresla energi¢ i nosi nazwe¢ glownej liczby kwantowej. Gdy n >
1 to tej samej energii odpowiadaja rozne wartosci /i m czyli rézne stany elektronu w atomie.
Zbidr tych standéw dla danej wartoSci energii nosi nazwe stanow zdegenerowanych, a ich
liczba okresla stopien degeneracji. Kazdej wartosci / odpowiada 2/+1 krotnie zdegenerowany
stan odpowiednio do zbioru wartosci liczby m. Przyktadowo dla /=2 mamy trzy poziomy o

warto$ciach liczby m réwnych odpowiednio 1, 0 i —1. Kolejne warto$ci liczby / oznaczane sg
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literami s, p, d, fdla[= 0, 1, 2 3. Oznaczenia literowe wywodzg si¢ od angielskich nazw linii
widmowych, i tak s od stowa sharp (ostra), p — principal (gtdéwna), d — diffuse (rozmyta) i f—
fundamental (podstawowa). Liczba kwantowa m nazywana jest magnetyczng liczba
kwantowa, co rowniez wywodzi si¢ ze spektroskopii gdyz pole magnetyczne wptywa w rézny
sposob na stany o r6znych wartosciach m.

Nie wnikajac w rozwazania matematyczne kontury orbitali atomowych mozna

przedstawi¢ w nastepujacy sposob:

Dla wartosci gtownej liczby kwantowej n = 1wystepuje tylko jeden rodzaj orbitalu
czyli orbital typus. Dlan= 2 mamy orbital 2s oraz trzy, odpowiadajace poszczegdlnym

liczbom m, orbitale typu p. Orbitale te sg skierowane wzdluz osi uktadu kartezjanskiego i
12



kazdy z nich ma azymutalny wezet w poczatku ukladu wspoétrzednych. Wszystkie trzy
orbitale p, czyli px, pyip, maja t¢ sama energi¢, czyli sa trojkrotnie zdegenerowane.
Degeneracja ta wynika z kulistej symetrii pola centralnego. Natomiast degeneracja orbitali
2s 1 2p jest spowodowana szczegdlnymi wlasciwos$ciami pola kulombowskiego, i nie wynika
z symetrii. Dla n = 3 pojawia si¢ trzeci rodzaj orbitali czyli orbitale d, ktore sg pigciokrotnie
zdegenerowane. Dla n rownego 4 pojawia si¢ kolejny rodzaj orbitali, sg to orbitale £, z ktorych
siedem jest niezaleznych.

4f5.x';'3 3xr2

4f-)/ 3_3yx2 4f5.),::_./,2 ?

Hon df 22 af, , ‘ (.. )

Dla atoméw wieloelektronowych koncepcje zastosowane do opisu elektronu w atomie
wodoru znajduja zastosowanie gdyz kazdy elektron porusza si¢ w pewnym sensie niezaleznie
od innych i mozna go opisa¢ odpowiednim orbitalem. Inaczej mowigc dla kazdego elektronu
mozemy zapisa¢ odpowiednie rownanie falowe, ale w przypadku atomu wieloelektronowego
nie ma mozliwos$ci jego rozwigzania w sposob Scisty jak dla atomu wodoru. Wynika to z
faktu, ze ruch dowolnego elektronu w takim atomie jest uzalezniony od ruchu wszystkich
pozostatych elektronow. Ta nieseparowalno$¢ ruchdéw indywidualnych elektronéw wywotuje
ztozono$¢ problemu. Rozwigzaniem jest zatozenie, ze ruch kazdego elektronu odbywa si¢ w
usrednionym, efektywnym polu elektrycznym wynikajacym z polozen wszystkich
pozostalych elektronow w atomie. Takie podejscie uzasadnia stosowanie funkcji falowych
klasyfikowanych jako orbitales, p, dif, zwigzanych z atomem wodoru. Poniewaz
rozpatrujemy najnizej energetyczny stan atomu, to warunek ten okresla odpowiednie wartosci
liczb kwantowych n, [, m, a tym samym okre§lonemu orbitalowi w my$l zasady Pauliego
mozna przypisa¢ tylko dwa elektrony roznigce si¢ wartoscig czwartej liczby kwantowej

zwigzanej ze spinem elektronu. W stanie podstawowym elektrony przypisujemy orbitalom 1s,
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2s, 2p, 1 dalej 3s, 3p, 3dwedlug wzrastajagcej energii tworzac konfiguracje stanu
podstawowego atomu. Poniewaz kazdy z elektrondéw w atomie wieloelektronowym
traktujemy jako odrgbny, poruszajacy si¢ w polu wszystkich pozostatych, to skonstruowana w
ten sposob funkcja falowa jest silg rzeczy obarczona pewnym bigdem. Jednak metoda taka
pozwala na stopniowe uzyskanie, metoda kolejnych przyblizen, w miar¢ doktadnej funkcji
falowej opisujacej elektrony w atomie. Efektem zastosowanych przyblizen jest uzyskanie
opisu elektronu, ktory reprezentuje funkcja falowa, zwana orbitalem atomowym i majaca t¢
wiasciwose, ze podobnie jak w atomie wodoru, jej kwadrat stanowi miarg gestosci zwigzanej
z elektronem chmury tadunku. Kazdy z orbitali atomowych jest charakteryzowany ukladem
liczb kwantowych, a elektrony o tej samej liczbie n naleza do danej powloki. Z kazdym
orbitalem atomowym zwigzana jest pewna energia, wyznaczona z rownania falowego, w
przyblizeniu rowna energii jonizacji. Uszeregowanie orbitali wzgledem ich energii mozna

przedstawi¢ nastepujaco:
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W atomie wieloelektronowym degeneracja orbitali o réznej symetrii, pochodzacych z
tej samej powloki zostaje zniesiona. Energia atomu jest rowna sumie energii poszczegolnych

elektronow z uwzglednieniem poprawki zwiazanej z oddzialywaniem elektronow.

Przypisujac elektrony do orbitali nalezy kierowa¢ si¢ zakazem Pauliego, zgodnie z
ktérym zaden z orbitali nie moze zawiera¢ wiecej niz dwoch elektronow, ktére musza na
danym orbitalu mie¢ przeciwne spiny. Kolejng reguta jaka obowiazuje przy zapetianiu
orbitali elektronami jest regula Hunda, zgodnie z ktérg obsadzanie elektronami orbitali
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zdegenerowanych wykonuje si¢ zachowujac maksymalng liczbg elektronow niesparowanych.
Zasady zapehiania elektronami orbitali atomowych jednoznacznie wyjasniajg postaé¢ uktadu
okresowego pierwiastkow. Dwa elektrony na orbitalu 1s* wypetniaja catkowicie powloke K,
osiem elektrondéw na orbitalach 2s5*2p°® tworzy powtoke L itd. Dodatkowo z teorii wynika, ze
promien atomu zalezy od liczby elektronéw i tadunku jadra. Zgodnie z tym zwigkszaniu
fadunku jadra odpowiada "kurczenie si¢" promienia atomowego. Dlatego gazy szlachetne
maja najmniejsze promienie atomowe, a metale alkaliczne najwigksze. Elektrony walencyjne
w atomach pierwiastkoOw pierwszej grupy rozpoczynajg zapetnianie orbitali kolejnej powtoki,

ktorg koncza elektrony atoméw gazow szlachetnych.

Termy - stany energetyczne w atomie

Rozpatrujagc atom zamkni¢topowtokowy, taki jak atom helu czy berylu, stosujac
przyblizenie jednoelektronowe mozemy bez trudu okres$lic jego konfiguracje, poniewaz
istnieje tylko jeden sposob przypisania elektronow do odpowiednich orbitali spinowych
(jednoelektronowych). Inaczej sytuacja wyglada w przypadku atomoéw otwartopowlokowych.
Wezmy pod uwage konfiguracje podstawowa atomu azotu N: 1s* 2s* 2p°. Na podpowloce
2p mamy szes$¢ orbitali spinowych (2pya, 2p.f, 2pya, 2pyB, 2p.a, 2p,f), na ktorych mamy do
rozlokowania 3 elektrony. W pierwszym przyblizeniu kazdy ze sposobdéw rozlokowania
elektronow na orbitalach p bedzie mial takg samg energie, czyli mamy do czynienia ze stanem
zdegenerowanym. Jednak jezeli uwzglednimy oddziatywanie elektronow ze sobg otrzymamy
poziomy o réznej energii odpowiadajace stanowi faktycznemu obserwowanemu na drodze
eksperymentalnej. Konkretne poziomy energetyczne charakteryzujace si¢ okreslonymi
warto$ciami liczb kwantowych noszg nazwe termow atomowych. Jak wida¢ okreslonej
konfiguracji elektronowej atomu moze odpowiadac¢ kilka termow rdznigcych sie energia.
Charakterystyka termow czyli stanow elektronowych atomu wymaga okreslenia dla nich
warto$ci wlasnych operatorow kwadratu momentu pedu ikwadratu spinu lub liczb
kwantowych okreslajacych te warto$ci wiasne. Dla atomu wieloelektronowego mamy zbioér
liczb L, S, My i M, odpowiadajacych liczbom kwantowym dla atomu wodoru. Skoro tak, to
jezeli wypadkowy moment pgdu wszystkich elektronow wynosi L, to odpowiadajaca mu
liczba M przyjmuje wartosci od —L do L, czyli stan jest zdegenerowany (2L+1)—krotnie.
Podobnie dla spinu mamy (25+1)-krotng degeneracje nazywana multipletowoscia.

Oznaczenia terméw sg analogiczne jak w przypadku stanow jednoelektronowych, i tak dla L

16



=0, 1, 2, 3 itd. stosuje si¢ symbole S, P, D, F'i dalsze z pomini¢ciem litery J. Po lewej stronie
symbolu termu, u gory, podaje si¢ jego multipletowosc¢.

Mamy jeszcze jedng wartos¢ roznicujaca termy, a jest nig catkowity moment pedu
elektronow bedacy wektorowa sumg orbitalnego i spinowego momentu pedu. Dla oznaczenia
tej wartosci stosuje si¢ litere J gdy dotyczy ona wszystkich elektrondéw w atomie lub j gdy
stosujemy ja do jednego elektronu. W zwigzku z tym termy opisuje si¢ za pomoca ogdlnego
symbolu:

sty
Poniewaz catkowity moment pedu jest sumg wektorowg to przyjmuje on wartosci w
zakresie od L+S do | L-S | czyli 25+1 réznych wartosci gdy S <L lub 2L+1 gdy L <.

Dla zamknigtopowtokowych atoméw stanem (termem) podstawowym jest term 'S,
poniewaz dla elektrondow tworzacych zamknigta powloke (lub podpowloke) wypadkowy
orbitalny moment pedu i wypadkowy spin sg zawsze rowne zeru. Wezmy pod uwage atom
boru majacy jeden elektron na orbitalu p. Spin tego elektronu wynosi 2, a rzut orbitalnego
momentu p¢du moze by¢ rowny +1, 0, —1 w zaleznosci od tego, ktory z orbitali p zajmuje
elektron. Z tego wynika, ze calkowity orbitalny moment pedu wynosi 1 i podstawowym
stanem jest term P.W przypadku, gdy na orbitalu p znajdujg si¢ dwa elektrony sytuacja staje
si¢ bardziej skomplikowana, ale biorac pod uwage wartosci M i Msdla poszczegdlnych
przyporzadkowan elektrondw mozemy dla konfiguracji p 2 okresli¢ trzy termy: 'D, P i's.
Aby okresli¢ term podstawowy postugujemy sie regutami Hunda, zgodnie z ktorymi:

e termem podstawowym jest term o najwigkszej multipletowosci;
e sposrod termow o najwickszej multipletowosci termem podstawowym jest term o

najwigkszej wartosci L;

e jezeli podpowloka jest zapeliona elektronami mniej niz w potowie to poziomem
podstawowym jest poziom o najmniejszej wartosci J; jesli podpowtoka zapehiona jest

wiecej niz w potowie to jest nim term o najwyzszej wartosci J.

W  zwigzku z tym schemat rozszczepienia termow dla  konfiguracji

elektronowej p* mozna przedstawié¢ nastepujaco:
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Termy podstawowe dla poszczegolnych konfiguracji podpowlok p i d sa nastepujace:

konfiguracja Termy

pl’ pS 2 P

p2’p4 3P, 1D, IS

p3 S S, 2 ) 2p

d,d D

&, d °F,°P,'G,'D, 'S

d3, d 4F, 4P, 2H, 2G, 2F, 2D(2), Zp

d, & °D, H, G, F(2),’D, PQ2), 'I,'G(2), 'F, 'D(2), 'S(2)
& °s,%G,*F,*D, *P,’I,”H, *G(2), ’F(2), °D(3), °P, S

W  zwigzkach koordynacyjnych wykazano, ze dla ukladow oktaedrycznych,
tetraedrycznych i szeSciennych termy jonu centralnego niezaleznie od multipletowosci
rozszczepiajg si¢ na:

S — A, (singletowy)

P — T (tripletowy)

D — E (dubletowy) + T (tripletowy)
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F — A, (singletowy) + T (tripletowy) + T (tripletowy)

G — A (singletowy) + E (dubletowy) + T (tripletowy) + T (tripletowy)

Dla uktadow, w ktorych sprzgzenie Russella—Saundersa odgrywa rolg, wystarcza
niewielka liczba parametréw opisujacych réznice pomigdzy termami. Dla podpowtoki d opis
zrdznicowania termow umozliwia zastosowanie trzech parametrow, a dla orbitali f'— czterech.
Mowa tu o parametrach Racah. Energi¢ terméw mozna wigc wyrazi¢ za pomocg catek
Slatera—Condona (Fo, F», F4) lub prosciej za pomoca parametrow A4, B i C. Zwigzek pomiedzy
tymi dwoma formalizmami jest nastg¢pujacy:

A=Fy—49F4; B=F, — 5F4; C=35F,
W zwigzku z tym energi¢ termow dla podpowtoki d mozna wyrazi¢ poprzez parametry Racah

W sposob nastepujacy:

&, & Fl=A-8B
Pl=A+7B
'IG|=A+4B+2C
'D|=A-3B+2C
's|=A+14B+7C

&,d ‘F|=3A-15B
‘Pl=3A
’H|=3A-6B+3C
G |=3A-11B+3C
2F | =3A+9B+3C
’D(2) | =3A + 5B +5C + (193B” + 8BC +. 4C*)%

d,d °D | =6A-21B

SH|=6A—17B+4C

3G | =6A — 12B +4C

3F | =6A — 5B +11/2C + (68B* + 4BC + 9C?)”*

D | =6A —5B+4C

3P| =6A — 5B +11/2C + % (912B* — 24BC +9C%)"”
'T|=6A-15B+6C

'G | =6A — 5B+ 15/2C + 0.5(708B* — 12BC + 9C?)”
'F|=6A+6C

'D | =6A +9B +15/2 C + 3/2(144B* + 8BC + C%)”
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'S|=6A+10B+ 10C + 2(193B” + 8BC + 4C?)"

a& °S|=10A -35B

‘G | =10A -25B + 5C
‘Fl=10A—-13B+7C
*D | =10A - 18B + 5C
‘P =10A-28B+7C
I | = 10A —24B + 8C
’H | =10A —22B + 10C
’G |=10A-13B +8C
°G | =10A + 3B + 10C
’F | =10A —9B + 8C
*F | =10A -25B +8C
’D | =10A —4B + 10C
’D | =10A —-3B+11C +3(57B* +2BC + C? *
2P | = 10A +20B + 10C
S | =10A - 3B+ 8C

Zapis energii termOw przy uzyciu parametréw Racah jest wykorzystywany nie tylko
do opisu elektronow w atomach, lecz réwniez ma odniesienie do opisu struktur

elektronowych zwigzkéw koordynacyjnych metali przejSciowych.

Periodycznosc¢ i wlasciwosci pierwiastkow

Wyjasnienie natury odkrytej przez D. Mendelejewa okresowej zmiennosci
wiasciwosci pierwiastkow ulozonych w kolejno$ci wzrastajacej liczby atomowej wymaga
rozwazenia osobliwosci zapethiania powlok elektronowych atomow. Kolejnos¢ zapehiania
powtok atomowych odkryl w 1922 roku Niels Bohr. Przechodzac od jednego atomu do
nastepnego zwicksza si¢ o jednostke tadunek i w powloce pojawia si¢ kolejny elektron. Przy
takim podejsciu mozna by oczekiwac, ze energia wigzania kazdego z nastgpnych dotagczanych
elektrondéw ro$nie monotonicznie ze wzrostem liczby atomowej. Jednak w rzeczywistosci tak
nie jest. W atomie wodoru istnieje jeden elektron w stanie 1s. W atomie helu, nastgpnego
pierwiastka, pojawia si¢ nastepny elektron w stanie 1s, przy czym energia wigzania kazdego z
elektronow w atomie helu jest znacznie wigksza niz w atomie wodoru. Wynika to z réznicy
pol w jakich znajdujg si¢ elektrony w obydwu atomach. Pola te w duzych odlegtosciach sg
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takie same, ale w poblizu tadunku +2 w atomie helu pole jest silniejsze niz pole jadra w
atomie wodoru o fadunku Z= 1. W atomie kolejnego pierwiastka litu (Z = 3) trzeci elektron
trafia do stanu 2s, gdyz zgodnie z zakazem Pauliego poziom lsjest juz obsadzony
maksymalnie. Przy danym Z poziom 2s lezy wyzej niz ls. Natomiast w miar¢ zwigkszania si¢
fadunku jadra poziomy te obnizajg si¢ na skali energii, ale przy przejsciu pomigdzy Z =
1 do Z= 2 pierwszy efekt znacznie przewyzsza drugi i dlatego energia wigzania trzeciego
elektronu w atomie litu jest znacznie mniejsza od energii wigzania elektronow w atomie helu.
W atomach od berylu (Z = 4) do neonu (Z =10) kolejno przybywa jeszcze jeden elektron w
stanie 2s i kolejne elektrony w stanie 2p. Energia wigzania tych elektronow wzrasta na skutek
zwigkszania si¢ tadunku jadra. Kolejny elektron w atomie sodu trafia na poziom 3s, a efekt
przejscia do wyzszej powloki przewyzsza efekt zwigkszania tadunku jadra. Tym samym
energia wigzania wyraznie maleje. Taki obraz zapeliania powlok elektronowych jest
charakterystyczny dla catego uktadu okresowego pierwiastkobw. W zwiazku z tym w
kolejnych pierwiastkach w okresach w miarg¢ zapetniania elektronami energia ich wigzania
wzrasta i wyraznie zmniejsza si¢ przy przechodzeniu do nastgpnego okresu. Zmiany te
obrazuja potencjaty jonizacyjne pierwiastkow odpowiadajace energii wigzania elektronéw w

atomach.
2500 — He

2000 -

1500 - Kr

Xe

/kJ mol™!

Hg Rn

1000 - Zn Cd

-
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Uwzgledniajac zakaz Pauliego i kolejno$¢ zapetniania powlok mozemy tatwo
wskaza¢ maksymalne liczby pierwiastkow w danych okresach uktadu. W pierwszym okresie

zapeliany jest stan ls, na ktérym maksymalnie moga znalez¢ si¢ dwa elektrony. W atomach
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pierwiastkow drugiego okresu zapelniane elektronami sa poziomy 2si 2p co umozliwia
rozlokowanie maksymalnie 8 pierwiastkow. Atomy pierwiastkow okresu trzeciego zapetniaja
elektronami poziom 3si 3p co rowniez umozliwia rozmieszczenie o$miu pierwiastkow. W
nastepnych okresach dochodzi do zapetniania elektronami poziomoéw nd i nf'co zwigksza
iloé¢ pierwiastkow w tych okresach. I tak okres czwarty obejmuje poziomy 4s, 3d, 4p czyli
maksymalnie 18 elektronow. Podobnie w okresie pigtym mamy do dyspozycji stany 5Ss, 4d,
5p, a w okresie szostym 6s, 4f, 5d, 6p czyli maksymalnie 32 elektrony. Nalezy jednak zdawaé
sobie sprawe z osobliwosci standéw d i f odrozniajacych je od stanow s ip. Otdz elektrony
znajdujace si¢ w stanach d if'sa znacznie blizej jadra niz te w stanach s i p. Wynika to z
przebiegu krzywych energii potencjalnej pola elektrycznego i pola sit odsrodkowych dla
elektronow w cigzkich atomach. W ten sposob elektrony zapehiajgce stan 4fw atomach
pierwiastkow ziem rzadkich znajdujg si¢ znacznie blizej jadra niz elektrony w stanach
zapelionych wczesniej. W rezultacie elektrony te nie wptywaja praktycznie na wlasciwosci
chemiczne, uzaleznione glownie od najbardziej zewnetrznych elektronow atomow
pierwiastkow. Z tego powodu wlasciwosci chemiczne tych pierwiastkow sa bardzo podobne.
Zapelnianie powtlok difprzebiega mniej regularnie niz ma to miejsce w przypadku
pozioméw sip. Zamiast oczekiwanej konfiguracji d "s® pojawia si¢ korzystniejsza
energetycznie konfiguracja typu d "'s lub d ™. Przyktadowo atom chromu ma konfiguracje
3d°s', a nie 3d%’. Podobna sytuacja ma miejsce w przypadku jonow, ktore w

niezapetlionych powlokach posiadajg tylko elektrony d, a nie s czy p.

Promienie atomowe i jonowe

Wiasciwosci pierwiastkow chemicznych, zalezne od konfiguracji elektronowej ich
atomoéw, zmieniaja si¢ w okresach i grupach uktadu okresowego. W grupach konfiguracje
elektronowe sg podobne, ale wlasciwosci pierwiastkow wchodzacych w sktad grupy nie sg
takie same. Problem promieni atomowych i jonowych wymaga dalszego uszczegdtowienia.

Poniewaz stan elektronu w atomie jest okreslony funkcjg falowa nie da si¢ Scisle
okresli¢ rozmiaréw atomu. Jako promien atomowy przyjmuje si¢ umowng odleglo$¢ najdalej
potozonych elektronow wystepujacych w  danym atomie od jadra tego atomu, ustalang
teoretycznie dla atomoéw uczestniczacych w hipotetycznych wigzaniach chemicznych.
Promienie atomowe sg, w odréznieniu od rzeczywistych promieni walencyjnych, ustalane na
drodze teoretycznych obliczen kwantowo-mechanicznych, a nie rzeczywistych danych

eksperymentalnych, stad, mimo Ze ich definicja jest bardzo podobna, ich wartosci mogg si¢
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nieco rozni¢. Wspolczesnie przyjmowane warto$ci promieni kowalencyjnych wigkszosci
pierwiastkéw o liczbach atomowych < 96 zostaly wyznaczone z danych krystalograficznych.
Promien atomowy w grupach uktadu okresowego pierwiastkow rosnie z gory na dot w
wyniku obsadzania przez elektrony kolejnych powlok. W okresach promien atomowy maleje
od lewej do prawej (od reguly tej sg jednak wyjatki) z powodu rosngcego tadunku jadra i
zwigzanego z tym silniejszego przyciggania elektronow, co skutkuje mniejszym promieniem.
Promienie jonowe wyznacza si¢ metodami opartymi na dyfrakcji promieniowania X
zwigzkow jonowych czyli takich, w ktorych wystepuje znaczna rdéznica elektroujemnosci
pomiedzy atomami. Rentgenografia pozwala okresli¢ odleglosci pomigedzy jonami w sieci
krystalicznej. Oczywiscie sie¢ krystaliczna zwiazku nie moze by¢ zaburzona i przyjmuje si¢

addytywnos$¢ promieni.
Powloki walencyjne

Rozpatrzenie, ktére elektrony nalezg do powtloki walencyjnej atomoéw czy jonow
centralnych zwigzkow nie jest wbrew pozorom tak oczywiste jak mogloby si¢ wydawac. Ta
trudnos$¢, szczegolnie widoczna w przypadku atomow metali przejsciowych, jest jednym z
powodoéw dla ktérych teoria wigzan walencyjnych zawodzi przy wyjasnianiu budowy i
wiasciwosci zwigzkow koordynacyjnych metali d— 1 f~elektronowych. W zwigzku z tym
ograniczmy si¢ do dyskusji zwigzkow metali przejsciowych, chociaz niuanse powloki
walencyjnej pojawiajg si¢ juz w dwuatomowych czasteczkach homojadrowych pierwiastkéw
IT okresu (zmiana kolejnosci pozioméw o i w przy przechodzeniu od diazotu do ditlenu)
Rozpatrywanie powlok walencyjnych rozpoczniemy od zdefiniowania dwoch rodzajow
zwigzkow koordynacyjnych metali przejsciowych. Pierwszy rodzaj to tak zwane zwigzki typu
Wernera czyli zwiazki koordynacyjne, w ktorych wystepuja wylacznie wigzania
typu 6 pomigdzy ligandem i jonem centralnym. Zwiazki koordynacyjne, w ktorych wystepuja
wigzania 7 oraz wigzania zwrotne (redonorowe) sg drugim rodzajem zwiazkow
koordynacyjnych. Dla zwigzkow pierwszego rodzaju radialne czesci funkceji falowych dla

orbitali 3d, 4s 1 4p przedstawione zostaty na ponizszym rysunku.

23



R (y) P

Radialne czesci funkcji falowych dla orbitali 3d, 4s i 4p.

Jak wida¢ orbital 3d jest w znacznym stopniu ,,ukryty” w zrgbie atomowym jonu
centralnego, a co za tym idzie jego nakladanie z orbitalami ligandow powinno by¢
stosunkowo mate. Aby jednak moc oszacowac to oddziatywanie rozpatrzmy energi¢ orbitali
ligandéw 1 orbitali powloki walencyjnej atomu centralnego. Dla jonow centralnych o
wysokich stopniach utlenienia szereg orbitali ligandow i1 atomu centralnego wzgledem
wzrastajgcej energii jest nastepujacy: o-donorowe orbitale ligandow < metal 3d < metal 4s <
metal 4p. W zwigzku z tym powinni$my oczekiwaé duzego oddziatywania orbitali ligandow z
orbitalami 34 atomu centralnego ze wzgledu na rownowazno$¢ udzialu energetycznego
orbitalu atomu centralnego w wigzaniu koordynacyjnym z udzialem ggstosci elektronowe;j
tego orbitalu w wigzaniu. Jednak jesli wezmiemy pod uwage wielkosci naktadania si¢ orbitali
ligandéow 1 atomu centralnego otrzymamy nastepujacy szereg 4p >4s>3d co zostalo

zobrazowane na ponizszym rysunku.

udzial w wiazaniu

3d 4s 4p

Udziat orbitali atomu centralnego pod wzgledem energii () i wzajemnego naktadania

(®) w wigzaniach w zwigzkach koordynacyjnych metali na wysokich stopniach utlenienia.
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Takie podejscie do oddzialywania ligandow z atomem centralnym w zwigzku
koordynacyjnym faworyzuje oddziatywanie orbitalu 4s z orbitalami ligandow przy tworzeniu
wigzan metal-ligand. Orbital typu s jest sferyczny, czyli wptyw na geometri¢ kompleksu maja
jedynie oddzialywania wzajemne ligandow. Na tej zasadzie geometri¢ zwigzkow
koordynacyjnych rozpatruje si¢ w oparciu o koncepcje VSEPR, a dokladniej o model
Keperta. W modelu tym struktura elektronowa atomu centralnego nie ma wplywu na
geometri¢ zwigzku koordynacyjnego, ktora jest uzalezniona od wzajemnego oddziatywania
ligandéw. Mimo prostoty takiego podejscia budowa geometryczna znacznej liczby zwiazkow
koordynacyjnych moze by¢ wyjasniona przy zastosowaniu tego modelu.

Zaprezentowane powyzej radialne czgsci funkcji falowych dla orbitali 3d, 4s 1 4p sa
wiasciwe dla swobodnego jonu lub zwigzku koordynacyjnego, w ktéorym jon centralny
znajduje si¢ na wysokim stopniu utlenienia. Dla zwigzkoéw koordynacyjnych, w ktorych jony
centralne sg na niskich stopniach utlenienia, a ligandy wykazuja wtasciwos$ci m-akceptorowe

(jak CO) radialne czgsci funkcji falowych pokazano na dolnym wykresie na ponizszym

schemacie.
3d
B 4s
R
r
/ wysokie stopnie utlenienia
S 3d 4s
K
Ll &
niskie stopnie utlenienia

Radialne czesci funkcji falowych dla orbitali 3d i 4s dla wysokich i niskich stopniu

utleniania jonow centralnych.

Jak wida¢ dla jondw centralnych o niskich stopniach utlenienia orbitale 3d nie sg juz
ekranowane poprzez zrab atomowy, a praktycznie ich udziat w tworzeniu wigzan z orbitalami
ligandoéw jest taki jak orbitali4si4p. O ile dla zwiazkow koordynacyjnych metali na

wysokich stopniach utlenienia (klasyczne zwiazki koordynacyjne) obecnos¢ niesparowanych
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elektronow nie wptywa na ich trwatos¢, o tyle zwiazki koordynacyjne jonéw metali d-
elektronowych na niskich stopniach utlenienia sg z reguty diamagnetyczne. Dla tych uktadow
reguta 18-elektronow jest dosé $cisle spetniona. Kolejnym aspektem, na ktory nalezy zwrocié
uwagge jest roznica w wigzaniach z jakimi mamy do czynienia w zwiazkach koordynacyjnych
metali o wysokich i niskich stopniach utleniania. Mozna oczekiwaé, ze wskazane powyzej
roznice sa uzaleznione od ligandow, a dokltadniej od ich wlasciwosci donorowo-
akceptorowych czyli rozktadu gegstosci elektronowej i zmiany radialnych czgsci funkcji
falowych orbitali walencyjnych w zwigzkach koordynacyjnych w odniesieniu do swobodnych
jonow. Jednak efekt nefeloauksetyczny dla obydwu uktadéw (wysoki lub niski stopien
utlenienia) jest podobny, gdyz dostarczenie tadunku ze strony liganda odbywa si¢ na orbitale
typu 4s lub 4p, ktoére charakteryzujg si¢ wigksza zdolno$cia ,,penetracji” powtoki walencyjne;j.
Na kolejnym rysunku zaznaczono efekt nefeloauksetyczny dla zwiazkow metali 3d-
elektronowych o wysokich i niskich stopniach utlenienia, i jak wida¢ to zmiana stopnia
utlenienia ma znaczacy wplyw na wartos¢ radialnych czesci funkcji falowych orbitali 3d, a
nie ligandy, ktorych oddziatywanie obrazuje efekt nefeloauksetyczny.

zakres efektu nefeloauksetycznrgo

—

,___);.“

R (‘Y)
/ \ r
3d 3d

i ien iski stopien

wysoki stopien niski sto

utlenienia utlenienia

Pozostaja do rozwazenia elektrony podpowtloki /. Tak lantanowce jak iaktynowce
oczywiscie zawierajg czgsciowo zapehione te podpowloki i mozna oczekiwac, ze elektrony
te beda uczestniczy¢ w tworzeniu wigzan chemicznych. Uwaza si¢, ze orbitale 4f
lantanowcow sa na tyle male, ze ich nakladanie si¢ z orbitalami ligandow jest znikome. W
przypadku aktynowcow sytuacje komplikuje fakt, ze poziomy energetyczne orbitali 4f, 6d,
7s 1 7p sa bardzo zblizone. Rejestrowane absorpcyjne widma elektronowe zwigzkow metali f-
elektronowych wykazuja intensywne pasma przej$¢ f—d i bardzo matlo intensywne i waskie
pasma przej$¢ f—f. Dodatkowo pasma tych przej$¢ niemal zupetnie nie podlegaja wplywom
otoczenia chemicznego, czyli zmiana ligandow ma znikomy wplyw na ich potozenie i
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intensywnos$¢. Warto$¢ parametru nefeloauksetycznego dla lantanowcow jest od 2,5 do 10
razy mniejsza w porownaniu do wartosci dla jonow metali 3d-elektronowych. Orbitale
Sfaktynowcow w wigkszym stopniu niz 4flantanowcéw uczestniczg w wigzaniach
chemicznych. Dla aktynowcoéw pasma absorpcyjne na widmach elektronowych sa szersze i

znacznie intensywniejsze niz w przypadku lantanowcow.

Energia jonizacji atomu. Powinowactwo do elektronu

Energia jonizacji atomu danego pierwiastka jest energig reakc;ji:
A—>A+e.
Powinowactwo elektronowe jest energig uwalniang podczas reakcji odwrotnej, czyli
AT+te—> A
Oczywistym jest, ze energia jonizacji pierwiastka jest rowna co do wielkosci
powinowactwu elektronowemu kationu danego pierwiastka ze znakiem przeciwnym. Energia
jonizacji, a wlasciwie jego roznych orbitali, stanowi wskaznik tego jak mocno zwigzane sg
elektrony, a takze jest wskaznikiem sktonno$ci do uczestniczenia w wigzaniu chemicznym.
Powinowactwo elektronowe stanowi miar¢ sktonnosci atomu pierwiastka do przyjecia
elektrondow na swoje niezapelnione orbitale w celu utworzenia wigzania chemicznego.
Wigkszos¢ istotnych z punktu widzenia chemii procesow jonizacji dotyczy najstabiej
zwigzanych elektronow w atomie (powtoki walencyjnej). W celu omoéwienia odpychania
elektronow w atomie wprowadzmy dwa jakoSciowe pojecia: penetracji i ekranowania.

Wezmy pod uwage podpowtoke o n = 3.
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Na rysunku widzimy, ze orbital 3s (n = 3, / = 0) ma trzy maksima radialnej gestosci
prawdopodobienstwa, gdy tymczasem 3d (n = 3, [ = 2) ma tylko jedno maksimum. Jezeli
wokot jadra sg rozmieszczone inne elektrony na powtokach n = 1 1 n = 2, to mozemy
oczekiwac, ze trwalos¢ orbitalu 3s zwickszy si¢ dzigki obecnosci obszarow o duzej gestosci
prawdopodobienstwa w poblizu jadra. Natomiast obszary tego orbitalu bardziej oddalone od
jadra beda odgrywaty mniejsza role. Orbitale 3d znajdujg si¢ w znacznej mierze na zewnatrz
powtok o n =1 i n =21 dlatego beda ekranowane przed przycigganiem ze strony jadra, co
zapewni im wyzszg energi¢ orbitalng. To najprostsze wyjasnienie faktu, ze orbitale 3s majg
nizszg energi¢ niz 3d. O orbitalu 35 méwimy, ze penetruje glebiej niz 3d, jednoczes$nie
mozemy powiedzie¢, ze orbital 3d jest lepiej ekranowany. Kolejno$¢ penetracji dla powtoki o
danym n jest nastgpujaca: s > p > d > f. Orbitale s efektywniej ekranujg zewngtrzne elektrony
niz orbitale p, ktore z kolei bardziej ekranuja niz d itd. Ekranowanie orbitali 3d i penetracja
orbitali 4s powoduja, ze podpowloka 4s jest zapeliana przed 3d. Silne ekranowanie orbitali
4f powoduje, ze orbitale 5s, S5p, 6s i jeden orbital 5d sa zapeliane przed podpowtoka 4f.
Cechg ekranowania jest rowniez to, ze elektron na danym orbitalu bardzo stabo ekranuje

elektrony tej samej podpowtoki. W miar¢ zapetniania podpowtoki p tadunek jadra zwigksza
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si¢ o jednostke, ale ekranowanie powodowane kolejnym elektronem jest niewielkie przez co

energia jonizacji wzrasta.
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Przeanalizujmy zmiang¢ energii jonizacji pierwiastkow drugiego okresu. Lit ma niska
energie jonizacji poniewaz walencyjny elektron 2s jest silnie ekranowany przez poziom 1s°.
Druga energia jonizacji jest znacznie wyzsza gdyz nalezy usunaé elektron z powtoki 1s% co
wigze si¢ z rozerwaniem kompletnej powtoki. Energia jonizacji Be jest wyzsza niz Li, ze
wzgledu na fadunek jadra, ktory jest wigkszy o 33%, a elektrony 2s praktycznie si¢
wzajemnie nie ekranuja. Energia jonizacji boru jest nizsza niz Be poniewaz podpowloka 2p
jest silnie ekranowana przez powtoki ls i 2s. Wraz ze zwigkszaniem si¢ Z energie jonizacji
wzrastajg do azotu i nastepuje spadek dla tlenu i wzrost do neonu. Za neonem zapelnieniu
ulega powtoka n = 3 i nastgpuje spadek energii jonizacji dla Na, bo 3! jest silnie ekranowany.

Nasuwa si¢ pytanie dlaczego nastgpuje spadek energii jonizacji dla tlenu. W
przypadku tlenu mamy konfiguracje p*, dla ktorej przynajmniej jeden elektron ma spin
antyrownolegly przez co nastgpuje destabilizacja uktadu i1 obnizenie energii jonizacji
wynikajace z konieczno$ci uwzglednienia energii sparowania spinow. Podobna sytuacja
wystepuje np. dla Mn*>" (3d°) i Fe*" (3d °). Energia jonizacji jonu manganu(Il) jest wyzsza niz
jonu zelaza(Il) pomimo wickszego tadunku jadra zelaza. Energia sparowania spinéw jest
odpowiedzialna za szczeg6lng trwatos¢ powtok zapetnionych w polowie. Przesuwajac si¢
wzdtuz okresu przewidujemy wzrost energii jonizacji z zatamaniem gdy podpowloka jest

zapeliona w polowie. Gdy zapelniona jest podpowloka nd to energia poziomu (n+1)s jest
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obnizana poniewaz podpowloka nd stabo ekranuje. Z tego powodu energia jonizacji wapnia
jest mniejsza niz energia jonizacji cynku. Podobny efekt wystepuje w przypadku zapehiania
4f. Atomy pierwiastkow o konfiguracji walencyjnej s>, w ktérych podpowloka d jest
zapelniona maja mniejsze rozmiary niz poprzedzajace je atomy, w ktorych poziom d nie
zostal w pelni zapeliony. Efekt wynika z ,kurczenia si¢” atomu spowodowanego stabym
ekranowaniem przez elektrony d. Jest to jeszcze silniej zaznaczone w przypadku poziomu 4f.
Efekt jest tak silny, ze atomy z czgsciowo zapelniong powtoka 5d maja wielkosci zblizone do
atomow z czeSciowo zapetniona powloka 4d. Efekt nosi nazwe kontrakcji lantanowcow i
pierwiastkow d-elektronowych. Nalezy zauwazy¢, ze energia jonizacja wzrasta przy
przesuwaniu si¢ wzdhuz okresow i zmniejsza w miar¢ przesuwania si¢ w dot grup uktadu
okresowego. Nieregularno$ci wynikajgce z odpychania elektronéw sg mniej znaczace w
przypadku atomow pierwiastkow ciezszych.

Powinowactwo elektronowe wzrasta w miar¢ zapetiania podpowtloki. Jezeli jednak
elektron musi obsadzi¢ nowg podpowtoke, to powinowactwo elektronowe jest ujemne. W
zwigzku z tym chlorowce o konfiguracji powtoki walencyjnej np” maja stosunkowo duze
warto$ci powinowactwa elektronowego, a warto$ci powinowactwa elektronowego gazow
szlachetnych (np°®) sa ujemne. Wartoéci powinowactwa i energii jonizacji wskazuja, ze
obojetny atom jest dobrze zrownowazonym uktadem gdyz zawsze potrzebny jest pewien
wydatek energii do usunigcia elektronu z atomu, a warto$ci powinowactwa elektronowego sa
stosunkowo niewielkie, a czasami ujemne. Powinowactwo elektronowe dla chloru jest
mniejsze niz energia jonizacji atomu cezu. Juz opierajac si¢ na pojeciach energii jonizacji i
powinowactwa elektronowego mozna przewidywac, ze gazy szlachetne o duzych energiach
jonizacji i uyjemnym powinowactwie elektronowym beda chemicznie bierne. Chlorowce o
duzych wartosciach powinowactwa elektronowego bedg tworzyty najtrwalsze zwigzki gdy
nastagpi wzrost gestosci elektronowej (tworzenie aniondéw). Litowce natomiast o matych
energiach jonizacji beda zmniejsza¢ gestosc elektronowa tworzac kationy.

Rozwazmy jeszcze jeden aspekt jonizacji i powinowactwa elektronowego. Otoz efekt
jonizacji jakiego$ atomu zmniejsza efektywnos$¢ ekranowania elektronowego. W zwiazku z
tym stany podstawowe dodatnich jonéw pierwiastkow przejsciowych trzeciego okresu maja
konfiguracje [Ar]3d", a jonizacja zmniejsza efekty ekranowania elektronowego do tego
stopnia, ze energia podpowloki 3d staje si¢ mniejsza niz 4s. To wskazuje, ze powinowactwo
elektronowe 3d w takim jonie staje si¢ znaczgce. Natomiast w przypadku gdy orbitale 3d
oddalaja si¢ od powtoki walencyjnej to efekty ekranowania majg mniejsze znaczenie. Orbital
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3d potasu ma wyzszg energi¢ niz 4s, ale w przypadku cezu podpowtoka 4s ma nizszg energie
niz 3d. Mozna powiedzie¢, ze 3d w atomie Cs znajduje si¢ w rdzeniu. Te efekty dobrze widaé
w przypadku atomoéw pierwiastkow przejsciowych dla stabo penetrujacych orbitali d i f.
Energie orbitali atomowych silnie zalezg od fadunkéw i konfiguracji atomow, jezeli tadunek
atomu zwigksza si¢ to energia orbitali ulega obnizeniu. Wiele atoméw metali przejsciowych,
ktérych stan podstawowy opisuje konfiguracja 3d"4s” tworzy jony 3d™"', a jony lantanowcow
na +3 stopniu utlenienia majg konfiguracje 4/ " z pustymi orbitalami 6s. Z kolei wzrost

gestosci elektronowej na atomie powoduje zwigkszenie energii orbitali.
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Na rysunku energia orbitali 3d wzrasta wzdtuz szeregu od Sc do Zn, z wyjatkiem Cr i
Cu, ktére maja konfiguracje odpowiednio 3d°4s' i 3d '’4s', zamiast normalnej 3d "4s>.
Zwigkszenie odpychania elektronowego na powloce 3d powoduje obnizenie energii orbitali.
Rozwazmy czgsteczke karbonylku chromu Cr(CO)s, o podobnej strukturze jak WCls. W
kompleksie chromu wszystkie sze$¢ elektronéow walencyjnych zajmuje powloke t,, co
pokazuje, ze energia orbitali 3d jest stosunkowo wysoka, co umozliwia efektywne
oddziatywanie z orbitalami ©* CO. Natomiast w przypadku WCle, w ktorym metal ma
fadunek dodatni, orbitale d maja niskg energic i wykazujg sklonnos¢ do przyjmowania

tadunku od orbitali typu 7 chloru.
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Elektroujemnos¢

Elektroujemnos$¢ jest pojeciem jakosciowym zdefiniowanym przez Paulinga jako
zdolno$¢ atomu w czasteczce do przyciagania elektronow. Jest pojeciem pozwalajacym na
przewidywanie polarnosci wigzania chemicznego pomiedzy dwoma pierwiastkami, a
posrednio na przewidywanie reaktywnos$ci zwigzkow chemicznych. Pierwsza skale liczbowa
elektroujemnosci wprowadzit Pauling, opierajac si¢ na teorii wigzan walencyjnych, uznajac,
ze elektroujemno$¢ przejawia si¢ poprzez wzrost trwatosci spowodowany domieszaniem
jonowej formy rezonansowej do czasteczkowej funkcji falowej. Wartosci liczbowe
skali elektroujemnosci Pauling otrzymat opierajac si¢ na danych dotyczacych energii wigzan,

ktore przeliczal zgodnie z zaleznoscia:

B(A-B) = 96(x4 — x5)? + \/B(A- A)(B- B)
gdzie B(A-B) jest energig wigzania A—B w kJ/mol, x4 jest elektroujemnos$cia pierwiastka A.
Warto§¢ 96 jako stalej zostata wybranaw celu wyrazenia wartosci (xa —xg)’ W
elektronowoltach. W celu otrzymania ,,spodziewanej” wartosci energii wigzania A-B w

przypadku gdy w zwiazku brak udzialu formy jonowej wykorzystano $rednig geometryczna

\/ B(A- A)(B- B) poniewaz srednia geometryczna daje lesze wyniki niz arytmetyczna.

Skala opracowana przez Paulinga pozwala z dobrg doktadnoscia przewidywacé energie
wielu wigzan chemicznych. Obliczona energia wigzania P—Cl wynosi 331 kJ/mol. Wartos¢
eksperymentalna wyznaczona dla PCl; wynosi 325 kJ/mol. Obliczona na podstawie warto$ci
ciepla tworzenia dla PCls wynosi 268 kJ/mol. Wynik nie jest zaskakujacy od strony
jakosciowej gdyz wigzanie P-Cl jest spolaryzowane, przy czym atomy chloru
posiadajg wigkszy ujemny tadunek. Dodanie dwoch nastgpnych atoméw chloru do PCls
powoduje, ze beda one z wicksza trudnoscig odcigga¢ tadunek od atomu fosforu
naladowanego dodatnio. Pauling przewidujac taki stan rzeczy wprowadzil regute
elektroobojetnosci do swoje teorii elektroujemnosci, zgodnie z ktorg tadunki czastkowe
pojedynczych atoméw w czgsteczce muszg zawiera¢ si¢ w zakresie od +1 do —1.
Wprowadzenie tej reguly wzbudzitlo pewne kontrowersje gdyz zgodnie z teorig wigzania
chemicznego jego utworzenie polega na przekazywaniu elektronow (tadunku ujemnego) od
atomow posiadajacych duzy tadunek ujemny do tych, ktére posiadajg tadunek dodatni, a to
implikuje posiadanie znacznie wigkszych od zatozonych przez Paulinga wartos$ci tadunkow

niz 1. Jednak z drugiej strony skoro znaczna cze¢$¢ chmury elektronowej elektronow
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walencyjnych znajduje si¢ w obszarze nakladania pomigdzy atomami to trudno jg przypisac
do ktoregokolwiek z atomow tworzacych wigzanie.
Z matematycznego punktu widzenia zgodnie z teorig orbitali czasteczkowych

wyznacznik sekularny dla dwuatomowej czasteczki heterojadrowej ma postac:

Haa_E Hab_ESab =0
Hab - ESab be —E

Z tego wynika, ze elektroujemno$¢ ma zwigzek z energia wigzania uwidoczniona przez
réznice pomigdzy wyrazami H,, i Hyp, ktore definiujemy jako energi¢ wigzania orbitali
atomow A i B. W ten sposob pomijamy efekty nakladania orbitali wyrazone przez H,,.—
ES.». Natomiast w réwnaniu zaproponowanym przez Paulinga naktadanie si¢ orbitali
(kowalencyjno$¢ wigzania) jest w pewien sposob uwzgledniania przez wprowadzenie $rednie;j
geometrycznej energii wigzan homojadrowych czasteczek A—A i B-B.

Natomiast w przypadku gdy réznica elektroujemnos$ci pomigdzy atomami w
czasteczce jest mala (Hy, = Hyp) to pominigte wyrazy wyznacznika poza przekatng stajg si¢
znaczace, a wiazanie bedzie mialo charakter kowalencyjny. W przypadku gdy rdznica
elektroujemnosci pomigdzy atomami jest bardzo duza zwigzek bedzie miat wigzania jonowe i
wtedy nalezy zrezygnowacé z ich opisu jako wigzan kowalencyjnych spolaryzowanych.
Zamiast tego zastosowany zostanie model przyciagania pomigdzy jonami Madelunga.

W uktadach, w ktorych wystepuja wigzania wielokrotne wiecej niz jeden orbital
atomowy bierze udzial w tworzeniu wigzania A-B. To sklonito niektorych chemikow do
wprowadzenia "elektroujemnosci orbitalnej" zwigzanej z orbitalami atomowymi biorgcymi
udziat w wigzaniu. Istotnym elementem pojecia elektroujemnosci jest fakt, ze polarnos¢ czy
sita wigzania A-B zalezy nie tylko od atoméw A i B lecz rowniez od innych atomow
znajdujacych si¢ w czasteczce. Wigzania wystgpujace w czasteczkach nieorganicznych sa
zdelokalizowane, a sita i polarno$¢ tych wigzan zaleza od stopni utlenienia i liczb
koordynacyjnych atoméw uczestniczacych w wigzaniu.

Poza skalg Paulinga wprowadzono inne na podstawie réoznych kryteriow. Miilliken
zdefiniowat elektroujemnos$¢ jako s$rednig arytmetyczng z sumy energii jonizacji i
powinowactwa elektronowego. Skala ta jest szeroko stosowana, ale pomimo tego, ze definicja
Miillikena zbliza pojecie elektroujemnosci do energii orbitali to w niektorych przypadkach
otrzymywane wyniki sg znacznie przeszacowane. Przyktadowo powinowactwo elektronowe
jonu Cs" w tej skali jest wicksze niz fluoru. Ulepszeniem skali Miillikena byto zwiazanie

energii jonizacji i powinowactwa elektronowego za pomocg réwnania kwadratowego i
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zdefiniowanie elektroujemnosci jako wspotczynnika roézniczkowego ze wzgledu na zmiane
tadunku. Takie podejscie odzwierciedla wzrost elektroujemnosci w miar¢ wzrostu tadunku na
atomie.

Niezaleznie od stosowanej skali jako$ciowe pojecie elektroujemnosci jest niezwykle
uzyteczne. Oceniajac to pojecie na gruncie teorii orbitali czasteczkowych mozna zauwazy¢,
ze model elektroujemnosci pomija pewne istotne cechy wigzania chemicznego, jednoczes$nie
wskazujac kiedy cechy te stajg si¢ malo istotne. Ogolnie elektroujemno$¢ pozwala na
przewidywanie polaryzacji wigzania, a poniewaz rozne skale elektroujemnos$ci wykazuja dosc¢
dobra korelacje to mozna przyjaé, ze samo pojecie jest dobrze ugruntowane na podstawie

fizycznej.

Symetria

Przed przystapieniem do omawiania budowy czasteczek koniecznym jest zapoznanie
si¢ z zagadnieniami dotyczacymi symetrii. Symetria orbitali atomu centralnego i
konsekwentnie zwigzku chemicznego jest jednym z tych elementow, ktore pozwalaja na
okreslenie  wiasciwosci  jakosciowych badanych uktadéw. Przykladem moze byé
zdefiniowanie liczby i rodzaju poziomow energetycznych atomu czy czasteczki, ktore sg
jednoznacznie determinowane przez symetri¢. Rozpatrujac jedynie symetri¢ czgsteczki
mozemy stwierdzi¢ liczbg stanow energetycznych oraz ilo$¢ i rodzaj przejs¢ elektronowych
migdzy nimi wystepujacych. Samo rozpatrywanie symetrii pozwala na stwierdzenie, ktore z
mozliwych przejs¢ energetycznych moga wystapi¢, a ktore nie. Natomiast nie daje
mozliwosci  ilosciowego wyznaczenia liczbowej roznicy pomigdzy  poziomami
energetycznymi lub potozenia pasm absorpcyjnych. To jest mozliwe albo na drodze
eksperymentalnej lub obliczen teoretycznych. Jednak rozpatrywanie symetrii badanego
uktadu stanowi podstawe do zaplanowania eksperymentu i analizy uzyskanych wynikow.

Aparatem matematycznym przy rozpatrywaniu symetrii czasteczek zwigzkéw
chemicznych jest teoria grup, a jako podstawowe narzedzie nalezy zasygnalizowaé kilka
poje¢ koniecznych do zrozumienia dalszego wywodu. Podstawowym pojeciem jest grupa,
ktéra stanowi zbidr elementow powigzanych ze soba pewnymi regutami. To matematyczne
pojecie dla potrzeb rozwazan zawe¢zamy do grup utworzonych z operacji symetrii. Jednak
pewne podstawowe zatozenia muszg by¢ spelione, aby mozna bylo zastosowaé ten aparat
matematyczny. Aby utworzy¢ grupe koniecznym jest spetnienie nastepujgcych warunkow:
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a) iloczyn kazdych dwoch elementow grupy tacznie z ich pierwsza potega musi byc
elementem grupy. To stwierdzenie ma szerszy wymiar niz iloczyn algebraiczny i odnosi
si¢ do operacji macierzowych;

b) jeden element grupy musi by¢ przemienny (komutowaé) z wszystkimi innymi
elementami i nie zmienia¢ ich przy mnozeniu. Chodzi tutaj o element jednostkowy
oznaczany standardowo jako E;

¢) kazdy element musi mie¢ odwrotno$¢, rowniez nalezaca do grupy.

Grupy moga by¢ skonczone lub nieskoniczone. Istotnym jest to, ze kazdy wiersz i
kazda kolumna macierzy zawiera wszystkie elementy grupy, przy czym kazdy z nich tylko
raz. Poniewaz rozpatrujemy tylko grupy skladajace si¢ z operacji i elementow symetrii
skupmy sie na ich zdefiniowaniu i omdwieniu. Z matematycznego punktu widzenia operacja
symetrii to takie przeksztalcenie ciala, po ktorym kazdy punkt tego ciala pokrywa si¢ z
rownowaznym punktem (samym sobg w szczegdlnym przypadku) przed wykonaniem
operacji symetrii. Z punktu widzenia chemika operacja symetrii przeprowadza -ciato
(czasteczke) w potozenie rownowazne nie rdznigce si¢ od poczatkowego, cho¢ niekoniecznie
identyczne z nim. Element symetrii jest obiecktem geometrycznym, wzgledem ktorego
dokonuje si¢ operacji symetrii. Poniewaz operacje symetrii s3 zwigzane z elementami
symetrii to okre$la si¢ je wzgledem elementéw symetrii, a elementy symetrii wynikaja z
odpowiednich operacji symetrii. Charakterystyka symetrii czasteczek wymaga jedynie
czterech rodzajow elementow i operacji symetrii, podanych w ponizszej tabeli.

Elementy symetrii oraz odpowiadajace im operacje symetrii.

Elementy symetrii Operacje symetrii

Plaszczyzna Odbicie przez ptaszczyzng

Srodek symetrii Odbicie prze $rodek symetrii (inwersja)

Os$ wlasciwa Obrot wokot osi

Os$ niewlasciwa (inwersyjna) Obrét wokot osi i1 odbicie przez ptaszczyzng
prostopadta do osi obrotu

O$ symetrii charakteryzuje wielko§¢ zwana krotnoscia osi, ktorg definiuje si¢ jako
liczbe n rowna 360°a, gdzie o — najmniejszy kat obrotu wokot rozwazanej osi,
przeprowadzajacy uklad w potozenie nierozréznialne od poprzedniego. Takie podejscie do
operacji i elementoOw symetrii narzuca konieczno$¢ traktowania czgsteczek jako zbiorow
punktowych atoméw, co nie uniemozliwia rozpatrywania poziomow energetycznych

czasteczek.
35




Zilustrujmy na przyktadach dziatanie elementéw symetrii.

Elementy symetrii dla czgsteczki wody.

Jak wida¢ mozemy wyr6zni¢ w czasteczce wody dwie prostopadle do siebie plaszczyzny
symetrii oraz dwukrotng 0§ symetrii powstajaca w miejscu ich przecigcia. W przypadku
plaskiej czasteczki tetrafluorku ksenonu mozemy wyznaczy¢ takie elementy symetrii jak osie

dwu-— i czterokrotne oraz plaszczyzny symetrii pionowa, przekatng i pozioma.
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Elementy symetrii dla czgsteczki XeF .

Kolejnym elementem symetrii jest srodek symetrii i zwigzana z nim operacja odbicia

w $rodku symetrii.

g

Srodek symetrii na przyktadzie czqsteczki SFy.

Dalej przesledzmy dzialanie osi przemiennych, dla ktorych operacja symetrii jest

ztozenie obrotu o odpowiedni kat oraz odbicia w plaszczyznie prostopadltej do tej osi.
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Drziatanie czterokrotnej osi przemiennej.

Zwrd¢my jeszcze uwage na symetric wystepujacg w dwoch rodzajach czasteczek.
W dwuatomowych czgsteczkach heterojadrowych mamy do czynienia z osig symetrii
o nieskonczonej krotnos$ci oraz z nieskonczong ilocia ptaszczyzn symetrii przecinajacych te
0$. W dwuatomowych czgsteczkach homojadrowych wystepuje dodatkowo ptaszczyzna

symetrii prostopadta do osi oraz §rodek symetrii.

Cey

Elementy symetrii w dwuatomowych czgsteczkach hetero— i homojgdrowych.

Symbole Schonfliesa, zastosowane na rysunkach, sktadaja si¢ z duzych liter C, D, S,
T, O okreslajacych jeden z pigciu przeksztalcen symetrii oraz z dolnych indeksow
informujgcych o krotnosci glownej osi symetrii (), rodzaju ptaszczyzn symetrii (v, &, d) a
takze istnieniu $rodka symetrii. Glowna 0§ symetrii ma zawsze kierunek osi z. Symbolika

Schonfliesa jest stosowana w dyskusji geometrii i wlasciwosci pojedynczych czasteczek, a
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symboliki mi¢dzynarodowej (Hermana-Mauguina) uzywa si¢ przy omawianiu symetrii
krysztatow.

Oczywistym jest, ze jezeli jedna operacja symetrii powoduje przejscie jakiego$
elementu w inny to zastosowanie tej operacji poprzez dziatanie operacji odwrotnej wraca do
pozycji poczatkowej, obydwa te elementy sa rownowazne. Inaczej moéwiac rownowaznymi sg
te elementy (atomy, grupy atomow), ktore w wyniku dziatania operacji symetrii moga si¢
zamienia¢ ze sobg miejscami. Czyli atomami czy grupami atomow réwnowaznymi w
czasteczce sg atomy (grupy atomow) tego samego rodzaju. Istnienie dwoch elementow
symetrii implikuje powstanie przeksztalcenia symetrii bedacego zlozeniem przeksztalcen
wynikajacym z tych elementéw symetrii. Przyktadowo: iloczyn dwoch obrotow wokot dwoch
osi moze by¢ obrotem wokot trzeciej osi. W szczegolnym przypadku jezeli ztozymy dwa
obroty wzgledem osi x i y o kat 180° to uzyskujemy obrot wzgledem osi z o ten sam kat.
lloczyn dwoch odbi¢ w plaszczyznach tworzacych dany kat jest tozsamy z obrotem o
podwojong wartos¢ tego kata. Istnienie osi o krotno$ci n i plaszczyzny zawierajacej t¢ o$
narzuca istnieje n plaszczyzn, z ktoérych kazde dwie tworza kat m/n. Illoczyn dwoch operacji
obrotu o kat 180° wokot osi przecinajgcych sie pod danym kgtem jest obrotem o podwojong
wartos$¢ tego kata wokot osi prostopadtej do plaszczyzny wyznaczonej przez dwie poprzednie.
O$ obrotu wraz z prostopadly do niej plaszczyzng symetrii generuje $rodek symetrii.
Zalezno$ci pomigdzy elementami i przeksztalceniami symetrii sg bardziej ztozone niz
przedstawia ten krotki wywdd, 1 moga by¢ opisane w peini przez rachunek macierzowy.
Bioragc pod uwage powyzsze stwierdzenia mozna poda¢ zawsze ze sobg przemienne
(komutujace) operacje symetrii:

1. dwa obroty wokot tej samej osi;

2. odbicia w ptaszczyznach prostopadtych do siebie;

3. inwersja wraz z odbiciem lub obrotem;

4. obroty o kat 180° wokot osi prostopadtych;

5. odbicie w ptaszczyznie i obrot wokot osi obrotu.
Takie podejscie pozwala na okreslenie na przyktad warunku do wystapienia izomerii
optycznej. Ot6z tylko czasteczki, ktore nie daja si¢ natozy¢ na siebie w wyniku odbicia
zwierciadlanego s3 izomerami optycznymi. Jak wynika z powyzszych rozwazan jedynie te
czasteczki, ktore nie posiadaja ptaszczyzn ani srodka symetrii moga by¢ optycznie czynne.

Istotnym jest zapoznanie si¢ z punktowymi grupami symetrii stanowigcymi zbior
zupelny operacji symetrii. Odpowiednie rozpatrywanie zalezno$ci wystepujacych w symetrii
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tych grup pozwala na wilasciwe zrozumienie wiasciwosci badanych uktadow chemicznych.
Istnieje systematyczna procedura okreslania symetrii czasteczek pozwalajaca na wyciaganie
wnioskow jakos$ciowych odnosnie ich wlasciwosci spektroskopowych. Sposob postepowania
jest nastepujacy:

1. Sprawdzamy czy czasteczka ma symetri¢, w ktorej wystepuja osie nieskonczone
lub osie wyzszego rzedu pozwalajace zakwalifikowac ja do symetrii heksatetraedru
— (Tg) lub oktaedru (O).

2. Gdy wykluczymy taka symetric poszukujemy osi symetrii zwyklych
i inwersyjnych. W przypadku ich braku szukamy plaszczyzn lub $rodka symetrii.
Jesli istnieje jedna plaszczyzna symetrii to grupg jest Cy. Jesli tylko srodek symetrii
to C,.

3. Jezeli wystepuja osie przemienne parzystego rzedu (w praktyce cztero—, szeScio—
lub o$miokrotne) i brak jest osi zwyktych to grupg bazowsg jest S,. Istotnym jest
parzysto$¢ osi inwersyjnych. Jezeli istniejg inne operacje symetrii to mamy do
czynienia z grupami D,, (klasy z n-krotng osia gtéwna: D,, — klasa D, z
ptaszczyznami odbicia przechodzacymi przez o$ najwyzszej symetrii i dwusieczne
katow miedzy osiami dwukrotnymi prostopadtymi do tej osi; D,, — klasa D, z
ptaszczyznami prostopadtymi do osi n-krotnej).

4. Gdy nie znalezli$my elementoéw symetrii wymienionych poprzednio szukamy osi
najwyzszego rzedu. Jezeli zamiast osi wyzszego rzadu znajdujemy trzy osie
dwukrotne to sprawdzamy czy ktora$ z nich nie pokrywa si¢ z osig czasteczki. Jesli
wszystkie osie sa tego samego rzedu to za oS gldéwng wybieramy dowolng
i odpowiednio wybieramy plaszczyzny poziome i pionowe do niej. Jezeli
wyrdzniong osig jest 0§ C, to sprawdzamy czy do niej istnieje n osi dwukrotnych
prostopadtych do niej. Jesli nie to czasteczka ma symetri¢ C,,, C,, lub C,.

5. Jezeli oprocz osi C, istniejg osie dwukrotne lezagce w plaszczyznie prostopadtej do
osi C, to grupami mozliwymi sg D,, D,p, Dug. D,. Gdy brak innych elementow
symetrii poza C, 1 n osiami dwukrotnymi to grupa symetrii jest D,. W przypadku
obecnosci dodatkowej plaszczyzny poziomej mamy do czynienia z grupg D,;; D,y
wystepuje gdy ptaszczyzny pionowe przechodza migdzy osiami dwukrotnymi, a

ptaszczyzny poziomej brak.
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Sposob okreslania grupy punktowej dla danej czasteczki mozna przedstawi¢ w postaci
schematu, czy tez algorytmu, pozwalajacego tatwiej zaklasyfikowaé czasteczke do danej

grupy punktowe;j:

‘ czasteczka |

T N T dwie lub wiecej LN
Doy < v Ces 4{ gee]
> L C,:n>2?

wybierz C,, o najwigkszym n;
czy osie nC, sg prostopadte do C,

Biorgc pod uwage powyzszy schemat postegpowania, w tabeli przedstawione zostaty

przyktady czasteczek chemicznych zakwalifikowane do odpowiednich grup punktowych.
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Symbol Charakterystyka elementéw Przykladowa czasteczka
Shoenfliesa | symetrii
C brak osi, ptaszczyzn i §rodka

symetrii (jedynie element E)

CHCIBrF

Cs jedna ptaszczyzna symetrii, brak osi

i $rodka symetrii

CIOH

(O srodek symetrii, brak ptaszczyzn i

osi symetrii

FCIHC-CHCIF

C, o$ dwukrotna

H,0,
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Con o$ dwukrotna, plaszczyzna symetrii
do niej prostopadta, ptaszczyzna .
rownolegla, $rodek symetrii H
CIHC=CHCI1
Cay 0$ dwukrotna, dwie plaszczyzny o,
H,O
Cs 0§ trojkrotna 2 9
R P
38,
9 0. '$J
9 9
PPh;
Csy o trojkrotna; trzy ptaszczyzny
pionowe przechodzace przez t¢ 0$
CHCl;
Csn 0§ trojkrotna; ptaszczyzna pionowa
prostopadta do osi
J
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Cy o$ czterokrotna
Cuy o§ czterokrotna; cztery ptaszczyzny
przechodzace przez t¢ o$
Coov os$ C,, nieskonczona ilos¢
plaszczyzn o
HCN
Doy plaszczyzna pozioma oraz dwie

ptaszczyzny pionowe, na ktorych

leza poziome osie dwukrotne

C,Hy
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Dyg 0§ przemienna Sy, dwie prostopadte
do niej osie C, i dwie plaszczyzny
prostopadte do osi gtdowne;j J
B,F,4
Dsp 0§ Cs, trzy plaszczyzny i prostopadte
do nich osie C,, trzy plaszczyzny o,
i jedna ptaszczyzna oy, ‘/J\
BCls
Dsq4 0§ S, trzy osie C,, trzy ptaszczyzny
o4 przechodzgce pomiedzy osiami
C,, srodek symetrii
SixHg
Dan 0$ Cy4, dwie osie dwukrotne
prostopadte do osi gtéwnej, kolejne J
osie prostopadte do ptaszczyzn G4 1 J/’/ J
Oy, plaszczyzna oy, Srodek symetrii ' J
XeF4
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Dsp 0$ Cs, pig¢ prostopadlych do niej osi
C,, pi¢¢ ptaszczyzn G, plaszczyzna
Oh
J
J
IF;
Den 0§ Cg, szes¢ rownocennych parami
osi C,, trzy plaszczyzny o, trzy oy,
$rodek symetrii
CeHs
Dooh os$ C,, nieskonczona ilos¢
plaszczyzn oy, ptaszczyzna oy,
nieskonczona ilo$¢ osi C,, Srodek .:‘:.
symetrii
CO,
Ty 4 osie trojkrotne, 3 osie dwukrotne,

6 ptaszczyzn (tetraedr)

SiCly
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Oy 3 osie czterokrotne, 4 osie
trojkrotne, 6 osi dwukrotnych, 9 J{

plaszczyzn (oktaedr) J/ﬁ

Iy 12 osi pigciokrotnych, 20 osi
trojkrotnych, 15 osi dwukrotnych,
15 ptaszczyzn (dwunastoscian -
dodekaedr lub dwudziestoscian -

ikosaedr)

C()O

Przeniesmy teraz rozwazania czysto intuicyjne na jezyk matematyki. Istotng cecha
macierzy kwadratowej jest jej $lad. Slad macierzy jest suma jej elementow lezacych na
glownej przekatnej. Macierze sprzezone maja rowne $lady. Istotnym z punktu widzenia
naszych rozwazan jest przeksztatcenie punktu (lub zbioru punktéw) w przestrzeni. Opierajac
si¢ na rachunku macierzowym, ktory w sposob jednoznaczny przedstawia podane wyzej
reguly okreslania symetrii ukladéw chemicznych, wartosci x, y, z przeksztalcaja si¢
nastepujaco:

1. tozsamos¢:

S O =
S = O

2. odbicie przez plaszczyzne

(1 0 O X X
olxy):[0 1 0 |x [y] = [y]
0 0 -1 z Z
(1 0 0 X X
o(xz):|0 -1 0 X[y] = [}7]
0 0 1 Z Z
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-1 0 0] px X

o(yz):]0 1 0 X[y] = |y

0 0 11 'z z

3. inwersja
-1 0 0 X X
olxy):lo -1 0 X[y] = |y
o o0 -—-1I tz Z
4. obroty wokot osi

cosg sing O X, X,

—sing cos¢ O x|y [=|y,

0 0 -1| |z z,

Obroty wokol osi inwersyjnych i przemiennych sa bardziej skomplikowane ze
wzgledu na ztozenie symetrii.

Dla kazdej grupy mozemy przypisa¢ odpowiednig jej reprezentacje czyli jej
przedstawienie w postaci macierzowej z uwzglednieniem odpowiednich macierzy operacji
symetrii. W ostateczno$ci uzyskujemy macierz, ktora mozemy zredukowaé do macierzy o
mniejszej liczbie wymiarow. Ostatecznie dochodzimy do postaci, ktéra nie pozwala juz na
dalszg redukcje postaci blokowej 1 otrzymujemy reprezentacj¢ nieprzywiedlng o
najmniejszym mozliwym rzedzie. Dla lepszego zrozumienia oméwmy konkretne przyktady.
Rozpatrzmy czasteczke wody, ktora ze wzgledu na symetri¢ nalezy do grupy C,,. Ustawmy

czasteczke w uktadzie wspotrzednych:

Al

o)
<Y

X
1 rozpatrzmy dziatanie poszczegdlnych elementow symetrii. Zgodnie z powyzszym
schematem 0§ dwukrotna pokrywa si¢ z osig z uktadu wspohrzednych. Obrot wokot tej osi o

kat 180° prowadzi do otrzymania nierozrdznialnego potozenia atoméw wodoru. Analogiczng
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sytuacje mamy gdy dokonamy odbicia w plaszczyznie xz (druga ptaszczyzna odbicia lezy na

osiach yz).

<Y

o
<Y

Z przedstawionego schematu wynika, ze odbicie w plaszczyznie o, oraz obrot wzdtuz
osi z 0 kat 180° powinny by¢ sobie rownowazne. Jednak zobaczmy jak zmienia si¢ orbital py

tlenu przy dziataniu tych operacji symetrii.
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/ﬂ
T
<Y
<Y

<Y

Jak wida¢ odbicie w plaszczyznie xy nie zmienia znaku orbitalu py tlenu, a dziatanie
osi dwukrotnej powoduje taka zmiang. Ten przyktad pokazuje jak istotnym narzedziem jest
zastosowanie symetrii do opisu czasteczek. Wracajac do elementow symetrii czasteczki wody
stwierdzamy, ze mamy do czynienia z czterema operacjami symetrii: E, Ca, oy i G.
Przyjmujac, ze plaszczyzny symetrii leza na osiach xz i yz oraz o§ dwukrotna C, odpowiada
osi z uktadu kartezjanskiego, to macierze opisujace odpowiednie przeksztalcenia mozna

przedstawi¢ nastepujaco:

100 -1 0 0
E=[0 1 0|C,=|0 -1 0
00 1 0 0 1
1 0 0 -1.0 0
av{o -1 Olo,=|0 1 0
0 0 1 0 01
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Jesli dokonamy mnozenia odpowiednich operacji symetrii w tej grupie otrzymamy

nastepujaca tabele:
C oy Gy
E E C. o, Gy
G G E oy Gy
oy |oy s, E C,
Gy oy o, G E

Jak wida¢ macierze odpowiednich operacji symetrii podlegaja tym samym regutom mnozenia,
a kazdy element tej grupy jest dla siebie elementem odwrotnym. Zauwazmy, ze iloczyn
obrotu wokot osi C, 1 odbicia w plaszczyznie o, jest tym samym co odbicie w drugiej
plaszczyznie symetrii 6, , czyli 6,C,=0, . Wykonajmy te operacje postugujac sic macierzami
odpowiednich operacji symetrii:
1 0 O |-1 0 O -1
0 -1 0|x| 0 -1 0f=

0
0 1
0 0 1|0 O 1] [0 O

—_— O O

Z kolei kazdy element jest sam do siebie elementem odwrotnym. Przyktadowo iloczyn dwoch
odbi¢ o, c,=E:

1 0 01 0 O 1 00

0 -1 0{x{0 -1 0|={0 1 O

0 0 1[0 0 1 0 0 1
Czyli rozpatrujagc macierze opisujace operacje symetrii wykonywane na dowolnym punkcie
w grupie C,, otrzymaliSmy reprezentacje tej grupy. Jednak nie jest to jedyna mozliwa
reprezentacja rozpatrywanej przez nas grupy. Mozemy na osiach x, y i z ukladu
wspotrzednych odtozy¢ trzy wektory i rozpatrywac ich zachowanie podczas dziatania operacji
symetrii tej grupy. Otrzymaliby$Smy wtedy macierze 9x9 bedace reprezentacjg takiej grupy.
Jak wigc poslugiwaé si¢ reprezentacjami grup? Biorac pod uwage konkretng czasteczke
zwigzku chemicznego mamy skonczong ilos¢ reprezentacji dowolnego rzgdu dla danej
symetrii — czyli reprezentacj¢ nieprzywiedlng. Znaczenie, nie tylko matematyczne, majg $lady
macierzy grup zwigzane z wielkim twierdzeniem o ortogonalno$ci zgodnie z ktéorym
w zbiorze macierzy tworzacych reprezentacj¢ nieprzywiedlng zbidér odpowiadajacych sobie
elementow nalezacych do odpowiednich macierzy zachowuje si¢ tak jak sktadowe jednego

wektora w przestrzeni n-wymiarowej, przy czym wektory te sg parami ortogonalne

51



i normowane tak, ze kwadrat ich dtugosci roéwny jest stosunkowi wymiaru przestrzeni n do
wymiaru reprezentacji czyli rzedu jej macierzy. Z tak ujetego twierdzenia wynika szereg regut
odnoszacych si¢ do wymiarow reprezentacji nieprzywiedlnych i ortogonalnosci wektorow
réznych reprezentacji nieprzywiedlnych.

Jednak z punktu widzenia chemika eksperymentatora istotnym jest znajomos$¢
stosowania teorii grup do badania symetrii czgsteczek. W obecnych czasach nawet
wykorzystanie tabeli §ladow macierzy poszczegoélnych grup odbywa si¢ nie na drodze
swiadomego korzystania, a jedynie poprzez wykorzystanie odpowiedniego oprogramowania
komputerowego, w ktérym zostaly one zaimplementowane. Mimo to przedstawmy sposob
czytania danych zawartych w tabelach charakteréw poszczegoélnych grup. Powr6émy znowu
do grupy C,,, ktora zawiera cztery elementy, z ktorych kazdy tworzy oddzielng klasg. Innymi
stowy grupa ta ma cztery reprezentacje nieprzywiedlne, a zgodnie z tym, ze suma kwadratow
wymiaréOw nieprzywiedlnych reprezentacji grupy réwna jest rzedowi tej grupy musimy
znalez¢ cztery liczby naturalne spetiajace zwiazek: 1,° + I,* + 15> + 1> = 4. Oczywistym jest,
7ze rozwigzaniem jest jedynie liczba 1. Czyli grupa C,, ma cztery jednowymiarowe

reprezentacje nieprzywiedlne, a tabela §ladow macierzy tej grupy ma postac:

Coy E C oy (xz) oy (vz)

A 1 1 1 1 z X, v,z
A 1 1 -1 -1 R, Xy

B, 1 -1 1 -1 X, Ry XZ

B, 1 -1 -1 1 ¥, R, yz

Dla lepszego zrozumienia powyzszego wywodu przedstawmy schematycznie
dziatanie poszczegolnych reprezentacji na czasteczke wody. Jako pierwsze wezmy pod uwage

przesunigcie wzgledem osi y:

N N S
lE lCz l c,(X2) l oy (yz,

’ <0 <0 0>

; H£§+ <p’<H  <p'<H Ho> H>
B, = r1 1 -1 +1

Zbior skladajacy si¢ z czterech wartosci +1 stanowi nieprzywiedlng reprezentacj¢ dla grupy
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C,y, dodatkowo ta reprezentacja tyczy nie tylko translacji wzdtuz osi y, lecz takze wszelkich

innych parametréw bedacych funkcja wspotrzednej y, jak orbital p,. W zwiazku z tym

wspotrzedna y jest funkcja bazy dla tej nieprzywiedlnej reprezentacji w obrebie grupy Coy,

a znak przed cyfra 1 oznacza symetri¢ lub antysymetri¢ zachowania si¢ danego elementu

podczas konkretnej operacji symetrii.

Jako kolejne wezmy pod uwage obrét wokot osi C; i translacje wzdtuz osi x i z.

y/ //O\
/H }H

l E
PIUN
X /H }H

<

<

<
O —>» «

PN
/H }H

lmmw
PEUN

/H }H
+ 1

PN
/H }H

PIUN
/H }H

Jak czyta¢ tabele sladow macierzy grup? Zacznijmy od drugiej kolumny, gdzie podane

zostaly tabele charakterow wszystkich reprezentacji nieprzywiedlnych danej grupy.

W kolumnie pierwszej podane s3g oznaczenia zaproponowane przez Miillikena dla

poszczegblnych reprezentacji. Wprowadzony system jest nastepujacy:
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1.  Wszystkie reprezentacje jednowymiarowe oznaczone sg literami A lub B,
dwuwymiarowe E, a tréjwymiarowe symbolem T

2. Te reprezentacje jednowymiarowe, ktore sg symetryczne wzglgdem obrotow o kat 2n/n
wokot glownej osi C,, oznacza si¢ jako A, natomiast antysymetryczne B

3. Wskazniki 1 i 2 oznaczaja odpowiednio symetri¢ lub antysymetric wzgledem osi C,,
prostopadtej do osi gtowne;j, lub gdy takiej osi brak do pionowej plaszczyzny symetrii

4. Znaki prim () i bis (") oznaczajg symetrie lub antysymetri¢ wzgledem plaszczyzny oy,

5. W przypadku grup zawierajacych $rodek symetrii do oznaczen reprezentacji dopisuje
si¢ wskazniki g (gerade — parzysty) lub u (ungerade — nieparzysty) oznaczajace
symetri¢ lub antysymetri¢ wokoét srodka symetrii

W trzeciej kolumnie znajduje si¢ sze$¢ symboli x, y, z, Ry, Ry, R, oznaczajacych
przeksztalcenia wspotrzednych kartezjanskich i obrotow wokot osi. W ostatniej kolumnie
podane s3g kwadraty i iloczyny dwuczynnikowe o odpowiednich wtasnosciach
transformacyjnych.

Wartosci $ladow macierzy dla operacji tozsamej E pozwalajg okreslic maksymalng
degeneracj¢ orbitali w danej czgsteczce. Dla przedstawionej powyzej tabeli §ladow macierzy
dla grupy C,, brak jest sladow wickszych od 1, czyli w czasteczkach o tej symetrii nie
wystepuje degeneracja orbitali. Natomiast w tabeli §ladow macierzy dla grupy Dsj, znajduja
si¢ Slady macierzy rowne 2, co wskazuje na mozliwo§¢ wystapienia dwukrotnie
zdegenerowanych orbitali.

Kolejnym utatwieniem, jakie oferuje rozpatrywanie symetrii czasteczki jest mozliwos¢
przewidywania wartosci calek nakrywania si¢ orbitali atomowych (S, = J. @ 0 ,d7), a tym

samym przewidywanie mozliwosci tworzenia orbitali czasteczkowych. Ocena catki z
iloczynu dwu funkcji przedstawiajacych w danym przypadku orbitale atomowe opiera si¢ na
fakcie, iz warto$¢ kazdej catki jest niezalezna od orientacji czasteczki. Innymi stowy calka
jest niezalezna od kazdej operacji symetrii czasteczki podobnie jak element objgtosci, po
ktorym wykonywane jest calkowanie. W zwigzku z tym catka ma warto$¢ r6zng od zera,
jezeli funkcja podcatkowa pozostaje niezmieniona w wyniku dzialania kazdej operacji
symetrii grupy punktowej, do ktorej nalezy rozpatrywana czasteczka. Jest to zrozumiate,
jezeli wezmiemy pod uwage, ze zmiana znaku iloczynu dwoch funkcji w wyniku dziatania
operacji symetrii implikuje, ze catka z takiego iloczynu jest sumg dwoch udzialow rownych,

co do wartosci ale o przeciwnych znakach czyli rowna jest zero. Na gruncie teorii grup
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mozemy stwierdzi¢, ze niezerowy wktad do wartosci catek maja te funkcje, dla ktorych slady
macierzy wszystkich operacji symetrii iloczynu funkcji sg rowne +1. Czyli iloczyn tych
funkcji musi mie¢ typ symetrii A; lub jemu odpowiadajacy typ pelosymetryczny. Te
rozwazania pozwalaja okresli¢, ktore orbitale atomowe mogg ulega¢ kombinacji tworzac
orbitale czasteczkowe, a takze pozwalaja okresla¢ reguty wyboru dla przejs¢ elektronowych.
Przykladowo w tetraedrze, orbitale s, p oraz d,, d.., d,- przeksztalcaja si¢ jak A; 1 T, co

wskazuje na udzial orbitali typu p w poziomie ¢, tetraedru.

Wigzanie chemiczne

Wigzanie chemiczne moze powstaé¢ jedynie wtedy gdy potaczeniu si¢ atomow w
czasteczke towarzyszy wydzielenie energii. Powstala czgsteczka ma zatem nizsza energi¢ niz
suma energii tworzacych ja atomow. Obnizenie energii czasteczki w stosunku do jej

sktadnikow jest zwigzane ze zmiang energii potencjalne;j.

A odpychanie

P

©

£

©

o

3

*g 0

©

] @ @

ELC_J brak oddziatywan
w

odpychanie/przycigganie

PP

Dystans miedzy atomami

Jak widzieliSmy za pomoca teorii kwantowej mozna dobrze scharakteryzowac
wiasciwosci i zachowanie si¢ atomow. W zwigzku z czym zastosujemy te teori¢ do opisu
czasteczek zwiazkow chemicznych opierajac ich opis na teorii orbitali czgsteczkowych
(molekularnych) w postaci przyblizenia LCAO, czyli liniowej kombinacji orbitali
atomowych. W dalszej czgsci zostanie ograniczony aparat matematyczny, a zajmiemy si¢
glownie jako$ciowym opisem struktur elektronowych czasteczek zwigzkow chemicznych i

korelacjami struktury z wlasciwosciami.
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Préba rozwigzania rownania falowego, jako podstawowego opisu czasteczki
wieloelektronowej wymaga zastosowania szeregu przyblizen, z ktorych poczatkowym jest
oczywiscie zatozenie nieruchomosci jader. Generalnie wprowadzone zostaly dwa rézne
przyblizenia. Jedno oparte na rachunkach Heitlera i Londona z roku 1927 dotyczacych
czasteczki wodoru, znane jako teoria wigzan walencyjnych (BV) oraz drugie wzorowane na
zasadzie rozbudowywania powlok atomowych z przypisaniem elektronom odpowiednich
orbitali. Oczywiscie ta druga teoria to teoria orbitali czasteczkowych (MO). Roéznica w
obydwu podejsciach dotyczy sposobu konstrukcji funkcji falowej. W teorii wigzan
walencyjnych skupiamy si¢ na oddzielnych atomach i zlokalizowanych orbitalach atomowych
przy konstrukcji czasteczki, a w drugiej teorii elektronom przypisuje si¢ orbitale obejmujace
calg czasteczke. Teoria orbitali czgsteczkowych jest nie tylko pojgciowo bardziej intuicyjna,
lecz takze jej aparat matematycznych jest prostszy. Podstawowe zasady teorii MO sg bardzo
podobne do regut dotyczacych elektronéw w atomie. Elektron w czasteczce opisany jest
funkcja falowa reprezentujaca go w okreslonym obszarze czasteczki; o ksztalcie 1 energii
orbitali czasteczkowych decyduja liczby kwantowe ktore je opisujg, obowigzuje rowniez
zakaz Pauliego przy rozmieszczaniu elektrondbw na poszczegodlnych orbitalach
czasteczkowych. Istotng roznice stanowi wielocentrowos¢ orbitali czasteczkowych w
odréznieniu od jednocentowych orbitali atomowych. Rozpatrzenie ruchu elektronu w polu
dwoch jader atomowych pozwala zauwazy¢, ze w momencie gdy przebywa on w poblizu
jednego z nich to oddziatywanie z drugim jadrem jest znikome. W zwigzku z tym mozna go
opisa¢ funkcja falowa zwigzang z danym jadrem atomowym i zastosowaé to samo
przyblizenie dla drugiego jadra w czasteczce. Innymi stowy orbital czasteczkowy mozemy
skonstruowac jako liniowg kombinacj¢ orbitali atomowych. To przyblizenie jest duze, jednak
z analizy widm rentgenowskich czasteczek wynika, ze im bardziej elektron zwigzany jest w
czasteczce tym bardziej jego energia jest zblizona do energii w swobodnym jonie. To
wskazuje, ze udzial w procesie tworzenia wigzania w czasteczce majg jedynie elektrony
walencyjne. Zastosowanie do elektronéow walencyjnych metody liniowej kombinacji orbitali
atomowych jest znacznym przyblizeniem, poniewaz elektrony te ulegaja duzemu wptywowi
ruchu jader, jak to wynika z oscylacyjnej struktury widm elektronowych. Jednak przyblizenie
pozwala odnosi¢ wlasnosci czgsteczek do wiasnosci atomow je tworzacych, a z drugiej strony
pozwala na tatwe zrozumienie natury orbitali czasteczkowych i znaczne uproszczenie

obliczen.
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Nie wnikajagc w aparat matematyczny, tworzenie wigzania chemicznego w teorii
orbitali czgsteczkowych zgodnie z przyblizeniem liniowej kombinacji orbitali atomowych jest
mozliwe jezeli spelnione sg nastgpujace warunki natozone na funkcje falowe orbitali
ulegajacych kombinacji:

1. energie orbitali w odpowiadajacych im atomach poddanych kombinacji liniowej

musza by¢ porownywalne;

2. orbitale ulegajace kombinacji muszg w mozliwie duzym stopniu nachodzi¢ na

siebie;

3. orbitale poddane kombinacji muszg wykazywac taka samg symetri¢ wzglgdem osi

taczacej jadra atomowe.

Tak sformutowane warunki pozwalaja na wysuni¢cie wnioskéw odnoszacych si¢ do
wigzan chemicznych. Ot6z, jezeli energia orbitali tworzacych wigzanie bedzie prawie
identyczna to powstajace wigzanie bedzie miato charakter kowalencyjny, a jego sita bedzie
wzrasta¢ wraz ze wzrostem naktadania si¢ tych orbitali. Jezeli energia orbitalu jednego atomu
bedzie znacznie nizsza niz energia drugiego orbitalu, a tym samym ich nakladanie bedzie
znikome, to wytworzone wigzanie bedzie miato charakter jonowy, a orbital wigzacy w
znacznej mierze bedzie orbitalem atomowym. W przypadku, gdy roznica energetyczna
pomigdzy orbitalami tworzacymi wigzanie jest stosunkowo nieduza powstaje wigzanie
atomowe spolaryzowane przy wigkszym udziale orbitalu atomowego tego atomu, ktdrego
orbitale sg nizej energetyczne. Podane zaleznosci odnosza si¢ do czasteczkowego orbitalu
wigzacego, a jak wyglada sytuacja w przypadku stanow niewigzacych? Stan niewigzacy
(czasteczkowy orbital niewiazacy) pojawia si¢ gdy roznica energetyczna pomiedzy orbitalami
atomow jest duza przy jednoczesnym catkowitym obsadzeniu orbitalu atomu o nizszej
energii. W przypadku gdy energia orbitali wzigtych do liniowej kombinacji jest zblizona, ale
jeden z nich jest obsadzony dwoma elektronami (np. wolna para elektronowa na azocie w
czasteczce amoniaku) to wigzanie jest mozliwe w wyniku podziatu tadunku i czgsciowego
przeniesienia na orbital akceptora (np. BF3;). Warunkiem jest tutaj duze naktadanie si¢ orbitali
donora i akceptora. Ostatni przypadek ma miejsce bardzo czgsto dla zwigzkow lantanowcow.
Mamy tutaj do czynienia z poréwnywalnymi energiami orbitali przy jednoczesnie praktycznie
zerowym ich nakladaniu. Jak wspomniano ma to czesto miejsce w przypadku zwigzkow
metali przejsciowych czego przyktadem moze by¢ duza liczba paramagnetycznych zwigzkoéw
tych pierwiastkow. Zanik paramagnetyzmu zwigzany ze sparowaniem elektronow wymagatby
utworzenia potaczen metal-metal, ktdre nie tworza si¢ z powodu bardzo malego naktadania
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si¢ orbitali dwoch atoméw tych pierwiastkow, a dodatkowo niesparowane elektrony sa
ulokowane na orbitalach znajdujacych si¢ na granicy zrebu atomowego.

Z przedstawionych powyzej warunkoéw jakie musza zosta¢ spelnione aby kombinacja
liniowa orbitali atomowych tworzyta orbital czasteczkowy wynikaja pewne jakoSciowe
zasady. Otoz orbitale walencyjne jednego z atomoéw nie beda tworzy¢ kombinacji liniowych z
orbitalami wewnetrznych powtok drugiego atomu, co wynika z réznic w energii obydwu
orbitali. Kryterium maksymalnego naktadania wskazuje, ze silniejsze wigzania powstaja w
wyniku wickszego naktadania si¢ orbitali atomow. Natomiast jezeli catka nakrywania (S=10)
i tzw. calka rezonansowa (f = 0) majg zerowe warto$ci wigzanie nie powstaje albo orbitale
uzyte do kombinacji nie zachodzg na siebie lub tez symetria orbitali umozliwia rozdzielenie
catek Sapi1 fapna dwie rowne co do wartosci bezwzglednej ale o przeciwnych znakach

czesci. Mozna to zobrazowac na rysunku:

Jak wida¢, ze wzgledu na roznice znakéw orbitalu p catka S = Jo ppdt bedzie rowna zeru,
gdyz kazdemu elementowi funkcji podcatkowej dt odpowiada taki sam element rowny co do
wartosci bezwzglednej, ale o przeciwnym znaku.

Przyjmuje si¢, ze wzdluz wigzania pomigdzy atomami A i B w czasteczce znajduje si¢
0§ z uktadu wspotrzgdnych, 1 w zwigzku z tym mozna okresli¢ dozwolone kombinacje orbitali

atomowych.
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(N dozwolone ¢p

s S, Pzy dp
Pz S, Pz> A
Dx D> dx
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Gdy catka S= Jpappdtjest rowna zeru to funkcje @ai ¢psa wzajemnie ortogonalne.
Ortogonalne sg funkcje bedace rozwigzaniami tego samego roéwnania falowego
odpowiadajace dwom wartosciom energii E4 i Ep.

Opierajac si¢ na teorii orbitali czasteczkowych rozpatrzmy wzajemne oddzialywanie
orbitali o tej samej energii 1 symetrii. Jako przyktadem postuzmy si¢ czasteczka wodoru czyli

wezmy pod uwage dwa orbitale typu 1s oddzialujace ze soba:
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W wyniku oddziatywania powstaja dwa orbitale czasteczkowe: wiazacy orbital typu o, o
energii nizszej od energii orbitali atomowych ls oraz antywiazacy oy o energii wyzszej od
energii orbitali atomowych. Roznica energetyczna pomigdzy poziomem orbitali atomowych, a
czasteczkowym orbitalem wigzacym jest mniejsza od réznicy energii pomigdzy poziomem
orbitali atomowych, a energig orbitalu antywiazacego. Wskazniki g i u oznaczajg symetri¢ lub
bark symetrii orbitalu czasteczkowego wzgledem srodka symetrii. Czasteczka, ktéra ma
zajete wszystkie orbitale wigzace i antywiazace jest nietrwala ulegajac dysocjacji. Przyktadem
sg gazy szlachetne, ktorych atomy nie tworza czasteczek.

Podsumowujac z dwoch orbitali atomowych powstaja dwa orbitale czasteczkowe —
wigzacy 1 antywigzacy. Stabilizacja wynika ze wzrostu tadunku w obszarze pomigdzy
jadrami, ktory jest proporcjonalny do catki nakladania. Trwalo$¢ czasteczki jest zalezna od
stopnia zapelnienia orbitali wiazacych i antywigzacych. Struktury elektronowe czasteczek
litowcow sa analogiczne do H,, ale ze wzgledu na mate naktadanie orbitali ns litowcow
(odpychanie rdzeni atomowych) wigzania litowiec-litowiec sg stabe.

Powstajace w wyniku kombinacji liniowych orbitale czasteczkowe charakteryzujg si¢
odpowiednia symetrig wzgledem osi laczacej jadra atomowe. Orbitale majgce nieskonczong
0§ obrotu wokot osi wigzania oznaczane sg symbolem o. Orbital typu © posiada ptaszczyzne
weztowa 1 przy obrocie o polowe kata pelnego zmienia znak. Natomiast orbital czasteczkowy
powstajacy w wyniku kombinacji dwoch orbitali dyy zlokalizowanych na atomach A i B
czasteczki ma dwie ptaszczyzny weztowe i zmienia znak przy obrocie o kat 90°. Oznacza si¢
go symbolem J. Kontury wiagzacych i antywigzacych orbitali czasteczkowych o i =«

utworzonych z atomowych orbitali p przedstawione zostaty na ponizszym rysunku:

. ' " . .
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Kombinacje orbitali d w zaleznosci od rodzaju orbitalu, daja w wyniku wszystkie typy

orbitali czasteczkowych.

o G G di

T Z axis dXZ
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Homojadrowe czasteczki dwuatomowe

Wygodnym jest postugiwanie si¢ uproszczonymi diagramami korelacyjnymi orbitali
czasteczkowych przy przedstawianiu budowy elektronowej czasteczek. Schemat poziomow
energetycznych i orbitali czgsteczkowych dla dwuatomowych czasteczek homojadrowych

pierwiastkéw drugiego okresu, mozna przedstawi¢ nastepujaco:

"
20,
"
20,
) o)
2p 2p
) )
<p <p
lo,
2s 2s
lo,
2s 2s
Li, to N,
(): to NC:

W przypadku pierwiastkow lzejszych, do azotu, orbitale czgsteczkowe 1w, sga nizej
energetyczne niz 26,, dla tlenu i fluoru konfiguracja tych orbitali ulega odwroceniu (orbital 2s
staje si¢ nizej energetyczny i jego oddzialywanie z 2p, ulega ostabieniu). Symbole ,,g” oraz

U~ wynikajg z symetrii orbitali czgsteczkowych (srodek symetrii).
Heterojadrowe czasteczki dwuatomowe

W odroznieniu od dwuatomowych czasteczek typu A,, w ktorych wigzanie jest
homopolamne, wigzania w czasteczkach utworzone z dwoch rdéznigcych si¢ atomoéw sa
spolaryzowane. Przy rozpatrywaniu czasteczek heterojadrowych przyblizenie LCAO

nadal moze by¢ stosowane. Reguly jakie musza spetnia¢ orbitale atomowe brane do liniowej
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kombinacji pozostaja w mocy, a powstajace orbitale czasteczkowe sa orbitalami tych samych
typow — o, m, & — jak poprzednio.

Wezmy pod uwage czasteczke LiH, w ktorej nie wystepuje plaszczyzna symetrii
pomigdzy jadrami. Orbitalami walencyjnymi atomow w tej czasteczce sg orbital 1s Hi 2s litu,
zawierajgce kazdy po jednym elektronie. Obydwa orbitale majg symetri¢ typu 6 1 moga
tworzy¢ dwa orbitale czasteczkowe. Poniewaz mamy dwa elektrony, wigc zapeliony bedzie
orbital wiagzacy 1 czasteczka bedzie trwala. Diagram poziomow orbitalnych mozna

przedstawic nastepujaco:

xn

(o)

] 2s

1s

H Li

Energia orbitalu 1s wodoru jest blizsza co do warto$ci energii orbitalu wigzacego,
mozemy zatem przypuszczaé, ze wigzanie w tej czasteczce bedzie spolaryzowane, a gestosé
tadunku na atomie wodoru wzro$nie. Pojecie gestosci elektronowej (fadunku) na atomie w
czasteczce jest trudne do Scistego zdefiniowania, gdyz nie sposob okresli¢ gdzie konczy si¢
jeden atom a zaczyna drugi w obszarze wigzania. Jednak ze wzglgdu na pogladowos¢ jest ono
bardzo przydatne. Miilliken zaproponowat zalezno$¢ dzigki ktérej mozna warto$¢ gestosci
elektronowej okresla¢c. Otoz jezeli orbital czasteczkowy definiuje réwnanie y = caQa +
cg@p to znormalizowana funkcja falowa ma postac: y = 1/N (ca@a + cp), gdzie N = (cA2 +
cB2 + ZCACBSAB)%. W takim przypadku gestos¢ prawdopodobienstwa znalezienia elektronu
wokot atomu A wynosi: 2/N2(0A2 + cacpSap), czyli jest roOwna gestosci na atomie A plus
polowa gestosci wynikajacej z nakladania si¢ orbitali. Sposob ten byt krytykowany, jednak

jego prostota oraz mozliwo$¢ jaka daje przy okreslaniu typu wigzania chemicznego jest
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niewatpliwg zaletg. Nalezy jednak pamigtac, ze pojecie tadunku na atomie samo w sobie jest
pojeciem fikcyjnym.

Hamiltonian opisujacy czasteczke mozemy przedstawi¢ w postaci sumy czynnikow
zwigzanych z elektrostatyczng energia potencjalng zwigzang z jadrem i elektronami rdzenia
atomowego, energig kinetyczng, efektami odpychania z pozostatymi elektronami powloki
walencyjnej oraz czynnika zwigzanego z elektrostatyczng energig potencjalng spowodowana
oddziatywaniem z pozostalymi atomami w czasteczce. W rozwazanej czasteczce LiH orbital
Ls litu ma symetri¢ 61 przez to wyrazy Hj; oraz Sj; (w wyznaczniku sekularnym) przyjmuja
wartosci rozne od zera.Jednak orbital Islitu jest zbyt silnie zwigzany aby mogt
znaczaco oddziatywaé z orbitalem 1s wodoru. Natomiast jego wplyw wyrazi si¢ poprzez
nieznaczne obnizenie jego energii przy jednoczesnym nieznacznym podwyzszeniu energii
orbitalu wigzacego o czasteczki LiH.

Do rozwazenia pozostajg jeszcze dwa czynniki majace wptyw na trwato$¢ wigzania.
Czynnikami tymi sa elektrostatyczne przyciaganie elektronow orbitalu o nizszej energii
uwzglednione w czlonie Hj; (okresla energie czystego orbitalu atomowego) oraz
oddziatywanie polegajace na kowalencyjnym uwspolnieniu elektronéw zawarte w czlonie Hj;
(okresla efekt energetyczny nakladania si¢ orbitali — calka rezonansowa). W czasteczce
wodorku litu warto$¢ H;; wzro$nie w wyniku odpychania elektronow gdy atom wodoru
uzyska tadunek ujemny. Jednocze$nie uwzglgdnienie potencjatu elektrostatycznego dodatnio
natadowanego atomu litu spowoduje obnizenie wartosci Hii. W zwigzku z tym najwigkszy
wklad do trwaltosci czasteczki LiH w stanie gazowym ma obecno$¢ dwoch sparowanych
elektronow na orbitalu czasteczkowym zblizonym pod wzgledem wartosci energii do orbitalu
atomowego wodoru.

Dla przyktadu rozpatrzmy jeszcze czasteczki HF.
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Orbitale 2p, 1 2p, fluoru nie ulegaja kombinacji z orbitalem 1s wodoru ze wzglgdu na
potozenie prostopadle do osi laczacej jadra. Utworzenie orbitalu ¢ w wyniku kombinacji
orbitalu p, fluoru i orbitalu 1s wodoru jest mozliwe ze wzgledu na utozenie orbitalu p, w osi
laczacej jadra.

Wezmy pod uwage jeszcze jedna czgsteczke dwuatomowa, czasteczke tlenku wegla
CO. Czasteczka tlenku wegla jest izoelektronowa z czasteczka diazotu, ale ze wzgledu na
roznice w elektroujemnosci wegla i tlenu jej struktura elektronowa jest odmienna od No.

Diagram orbitali czgsteczkowych zostal przedstawiony na ponizszym rysunku:

Diagram orbitali czgsteczkowych dla CO.

Konfiguracje elektronowe atoméw wegla i tlenu sa nastepujace, C: 1s°2s%2p?, O:
15725*2p*. Ponadto jadra atomow tlenu i wegla maja rézne tadunki, dlatego odpowiednie
poziomy energetyczne atomu tlenu leza nizej niz atomu wegla. Orbital 2s atomu tlenu tylko w
niewielkim stopniu uczestniczy w tworzeniu czgsteczkowego orbitalu 3o, glownie majacego
charakter orbitalu 2p. atomu wegla. Na tym niewigzacym orbitalu zlokalizowana jest para
elektronowa. Druga niewigzaca para elektronowa znajduje si¢ na orbitalu 2o, ktory ma w
glownej mierze charakter orbitalu 2s tlenu. Wtasciwosci donorowe tlenku wegla determinuje
obecno$¢ niewigzacej pary elektronowej na orbitalu 3o zlokalizowanej na atomie wegla.
Natomiast pusty, antywigzacy poziom 2m odgrywa role przy tworzeniu potaczen

koordynacyjnych z jonami metali przejSciowych na niskich stopniach utlenienia. Ze wzgledu
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na energi¢ tego poziomu tlenek wegla moze akceptowac gestos¢ elektronowa na orbitale 21
tworzac silne wigzania z bogatymi w elektrony jonami metali.

Podsumujmy powyzsze rozwazania w nastepujacy sposob:

1. Jezeli energie orbitali atomowych tworzacych wigzanie w czasteczce sg sobie rowne
to wigzanie pomiedzy nimi ma charakter kowalencyjny, a jego sita wzrasta proporcjonalnie
do wartos$ci naktadania si¢ orbitali atomowych.

2. Gdy Ea » Ep oraz H;; = 0 wigzanie bedzie mialo charakter jonowy, a orbital wigzacy
w znacznej mierze b¢dzie miat charakter atomowego orbitalu pierwiastka A.

3. Gdy energia Ep jest nieznacznie wyzsza od E,, a |H;;|>0 to wigzanie bedzie mialo
charakter atomowy spolaryzowany przy wigkszym udziale orbitali atomu A w wigzacym
orbitalu czgsteczkowym.

Stan niewigzacy wystapi wtedy gdy:

1. Eg» Ep, a orbital @a jest juz obsadzony dwoma elektronami. Taka sytuacja
wystepuje w przypadku silnie zwigzanych powtok wewnetrznych. Natomiast gdy Eg = Ex, a
@4 jest zajety przez dwa elektrony, przyktadowo wolna para elektronowa na atomie azotu w
NHs;, to wigzanie nadal moze zosta¢ utworzone pod warunkiem czg$ciowego przeniesienia
tadunku na akceptorowy orbital @g. Musi by¢ w tym wypadku spetniony warunek duzego
nakladania si¢ orbitali donora i akceptora, czyli warto$¢ H;; musi by¢ duza.

2. W przypadku gdy Ex= Egi H;j = 0, czyli zblizonych energii orbitali atoméw A i B
oraz malego naktadania, co nie sprzyja przeniesieniu tadunku, powstaje orbital niewiagzacy.

Mozna powyzsze uogolnienia zastosowa¢ do wyjasnienia kwestii stosunkowo
rzadkiego wystepowania ukladow rodnikowych, czyli czasteczek paramagnetycznych.
Czasteczki takie posiadajg na powloce walencyjnej niesparowane elektrony, ktore sg stabo
zwigzane z atomem. Dimeryzacj¢ dwoch rodnikow mozna schematycznie przedstawic

nastepujaco:

monomer nietrwaty dimer trwaty dimer monomer

energia
sparowania
spinu
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Poniewaz rozpatrujemy dwie rodnikowe czasteczki tego samego zwigzku to energie ich
orbitali sg takie same. W przypadku gdy energia zwigzana z nakrywaniem si¢ orbitali jest
wigksza niz energia sparowania spinu, korzystna staje si¢ dimeryzacja. Taka sytuacja ma
miejsce w szeregu zwigzkach, przez co uklady rodnikowe sa spotykane w chemii
nieorganicznej stosunkowo rzadko. Natomiast czasteczki tlenku azotu NO i tlenu O; sg
rodnikami gdyz w ich przypadku tworzenie dimeréw jest niekorzystne ze wzgledu na nikte
naktadanie si¢ orbitali, na ktérych zlokalizowane s3 niesparowane elektrony.

Znaczna liczba zwigzkéw metali przejsciowych i pierwiastkow ziem rzadkich jest
paramagnetyczna, ale nakladanie si¢ dwoch orbitali metali jest praktycznie zerowe, a

niesparowane elektrony zajmuja orbitale znajdujace si¢ na granicy rdzenia atomowego.

Czasteczki wieloatomowe

Rozpocznijmy omawianie czasteczek o liczbie atomow wickszej od dwoch od liniowe;j
czasteczki fluorku magnezu MgF,. Duza role przy rozpatrywaniu struktur elektronowych
takich czasteczek odgrywa symetria; przypomnijmy, ze wigzanie pomiedzy atomami w
czasteczce zgodnie z przyjetym schematem znajduje si¢ na osi z ukladu wspotrzednych. W
zwigzku z tym mozemy przyjaé, ze orbitale 2p, i 2p, fluoru nie biorg udzialu w tworzeniu
wigzan z magnezem. Rozwigzujac rownanie sekularne dla dwoch orbitali 2p, fluoru i orbitalu
3s magnezu otrzymujemy orbitale wigzacy, antywigzacy i orbital niewiazacy, ktorego energia
przy zaniedbaniu odpychania elektronéw bedzie rowna energii wyjsciowych orbitali atoméw
fluoru. Sytuacje mozna przedstawi¢ dla lepszego zrozumienia nast¢pujaco. Dwa orbitale ¢F i
oF> przeksztalcaja si¢ jako o, (¢Fi — o@F») 1o, (¢F; + ¢F>). Tylko orbital o, bedzie
oddziatywat z orbitalem 3s magnezu, ktory tez ma symetri¢ typu c,. Diagram korelacyjny dla
tej czasteczki wyglada nastepujaco:
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Poniewaz energia orbitalu 3p, magnezu jest nieznacznie wyzsza od energii orbitalu
3s to nalezy oczekiwag, ze orbital ten bedzie nakladat si¢ z orbitalami fluoru, a dodatkowo ze
wzgledu na symetri¢ orbital ten bedzie stabilizowat niewigzacy orbital o, jak to pokazano na
powyzszym schemacie. To prowadzi do wniosku, Zze nieobsadzone orbitale atomowe moga
bra¢ udzial w wigzaniu gdy roznica energii pomigdzy nimi nie jest zbyt duza oraz gdy ich
naktadanie z orbitalami atoméw jest dostatecznie duze, i, co istotne, posiadaja odpowiednia
symetrig.

Czasteczka fluorku magnezu jest liniowa, natomiast dla nieliniowych czagsteczek typu
ML, (np. H,O) symetria ulega obnizeniu z C.y do Cy,. z dwukrotng osig symetrii wzdtuz
osiz. Zgodnie zsymetrig takiego ukladu odpowiednie orbitale transformuja si¢ jako
a, b1 by, (a — symetryczne, b - antysymetryczne wzgledem osi C,, 1 1 2 odpowiednio

symetryczne lub antysymetryczne wzgledem ptaszczyzny oy,) tak jak pokazano na schemacie:
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Diagram orbitali czgsteczkowych nieliniowych czgsteczek ML,

Orbital b, typu o ligandu moze naktada¢ si¢ z orbitalem py, natomiast a; typu ¢ moze
naktada¢ si¢ z orbitalem p, oraz s atomu M. O tym, ktéry z orbitali, s czy p,, bedzie miat
wickszy udzial w wigzaniu decydujg warto$ci energii. ZastandOwmy si¢ co stanie si¢ z
poziomami energetycznymi czasteczki gdy kat L-M-L bedzie si¢ zwickszat az do 180°,
czyli do momentu gdy czasteczka stanie si¢ liniowa. Biorac pod uwage zmiang symetrii
czasteczki stwierdzamy, ze orbital b, w czgsteczce liniowej staje si¢ orbitalem o,, dwa
pozostate orbitale p atomu M stajg si¢ orbitalami niewigzgcymi typu z,. Orbital a; wywodzacy

si¢ z orbitali typu s odpowiada wigzacemu orbitalowi czasteczkowemu .
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Diagram Walsha obrazujgcy korelacje orbitali czgsteczkowych dla zgietej i liniowej

czqgsteczki trojatomowe;.

Opierajac si¢ na diagramie Walsha mozemy stwierdzi¢, ze orbital py jest zawsze
niewiazacy (wigzania w czasteczce sa utozone wzdluz osiy), a jego energia zmienia si¢
nieznacznie przy zmianie geometrii czgsteczki z liniowej do zgietej. Orbital p, w czasteczce
liniowej przeksztalca si¢ z wigzacego w niewigzacy, a jego energia wzrasta. Energia
orbitalu b, (py) zmniejsza si¢ w czasteczce liniowej gdyz naktadanie z orbitalami atoméw L
jest wieksze. Zmiany energii orbitalu a; (s) sg nieznaczne przy zmianie geometrii czasteczki.

Istotnym zagadnieniem jest uwzglednienie wigzan wielokrotnych, czyli wigzan typu .
W wickszosci przypadkéw orbitale p atomow L majg nizsza energi¢ od orbitali p atomu M. W

takim przypadku dla czasteczki liniowej (np. MgF,) powstaje uklad przedstawiony na

rysunku.
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Diagram Walsha dla czgsteczki ML, z wigzaniami r.

Jak wida¢ z rysunku orbitale wigzace © sa w przewazajacej czgsci zlokalizowane na

ligandach, a niewigzace catkowicie na nich zlokalizowane. Te orbitale nieznacznie zmieniajg
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swojg energi¢ w trakcie zmiany geometrii czasteczki. Geometria w glownej mierze zalezy od
stopnia obsadzenia orbitalu 7',/a, analogicznie do sytuacji jaka ma miejsce w przypadku
czasteczki wylgcznie z wigzaniami o. W zwigzku z tym oraz nizszg energig orbitali
wigzacych 1 niewigzacych od energii orbitalu Ty geometria liniowa bedzie bardziej
uprzywilejowana przy zapehianiu orbitali m, i m,. Dopiero w momencie znalezienia si¢
elektrondow na antywigzacym orbitalu T i uzyskaniu konfiguracji (Gg)z(Gu)z(ﬂu)4(7tg)4(ﬂ*u)1,
zginanie czasteczki stanie si¢ uprzywilejowane ze wzgledow energetycznych. Przyktadami
takich uktadow mogg by¢ NO, i CO,, ktore maja taka sama konfiguracje elektronows i sg
zgiete, gdy tymczasem CO,, NO," i MgF, majg o jeden elektron mniej i sg liniowe. W
trojatomowych czasteczkach z wigzaniem m maksymalnie mozna umiesci¢ 12 elektronéw na
orbitalach czasteczkowych zachowujac liniowa geometri¢ czgsteczki. Dodatkowo nalezy
uwzgledni¢ po 2e z orbitali 2s takich ligandow jak F, O czy N co powoduje wzrost
maksymalnej liczby elektronow walencyjnych do 16. Uktady o liczbie elektronow 17, 191 20
beda zgicte poniewaz orbital T /by majacy energic wyzsza niz T uay prawie nie ulega
zmianie w trakcie zginania czasteczki. Kolejne uktady z 21 1 22 elektronami walencyjnymi sa
liniowe poniewaz zapeliane s tu orbitale o, ktore ulegaja silnej destabilizacji w wyniku
zmiany geometrii z liniowej na zgieta. Uklady o 24 elektronach sg nietrwale poniewaz maja
zapelione wszystkie orbitale antywigzace. Najstabiej zwigzane, a tym samym najbardziej
reaktywne elektrony w tego typu czasteczkach znajdujg si¢ na antywiazacym orbitalu T Ja
zlokalizowanym glownie na atomie centralnym czasteczki. W zwiazku z tym w reakcjach
NO; i NO; nie atom tlenu, a atom azotu bedzie petnit role donora.

Okreslanie liniowosci czasteczki na podstawie ilosci elektronow walencyjnych moze
by¢ zhudne. W przypadku gdy orbital s atomu M w znikomym stopniu uczestniczy
w tworzeniu wigzania, ros$nie udzial orbitalu p, przez co zgigcie czasteczki staje si¢ bardziej
uprzywilejowane. Jednocze$nie zmiana kata miedzy wigzaniami nie musi spowodowac
zmiany geometrii z liniowej na zgieta, lub odwrotnie, przy okreslonej liczbie elektrondw
walencyjnych.

Jako kolejne rozpatrzmy czasteczki czteroatomowe typu MLs. Dla takich czasteczek
mozemy oczekiwa¢ dwoch granicznych struktur: ptaskiej (Dsy) i piramidalnej (Csy) przy
zatozeniu tworzenia tylko wigzan typu o z ligandami. Rozpatrujac pod katem symetrii
orbitale atomu centralnego i ligandow w plaskich czasteczkach MLj stwierdzamy, ze orbital s

atomu M przeksztalca si¢ w a;, orbitale py i py tworza podwodjnie zdegenerowany poziom e’
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podczas gdy p. przeksztalca si¢ w a, . Orbitale o trzech ligandow przeksztalcaja si¢ w a;’ + e,
Jezeli geometria czasteczki ulegnie zmianie z plaskiej do piramidalnej poprzez wysunigcie
atomu M z plaszczyzny ligandow (wzdtuz osi trojkrotnej) odpowiednie orbitale przeksztatcajg
si¢ w: ay, e, aj, a; + e. Diagramy orbitali czasteczkowych dla tych dwdch geometrii zostaty

pokazane na rysunku:
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Diagram orbitali czgsteczkowych dla czgsteczki ML; o geometrii plaskiej i piramidalnej.

Orbital p, w przypadku geometrii piramidalnej nie jest juz orbitalem niewigzgcym i
moze oddziatywa¢ z orbitalem ai’ co powoduje podwyzszenie energii jednego i obniZenie
energii drugiego orbitalu. W zwigzku z czym geometria piramidalna be¢dzie trwalsza niz
ptaska w przypadku gdy w tworzeniu wigzan wezmie udziat nie 6 a 8 elektronéw. Ponadto
najwyzszy z zajetych orbitali (a;) majacy charakter zarowno orbitalu p. atomu M jak i
orbitalu s, jest odsunicty od ptaszczyzny wyznaczonej przez atomy L. Konsekwentnie wiele
zwigzkow typu ML; o budowie piramidalnej stanowi donory elektronow (zasady Lewisa)
dzieki obecnosci par elektronowych na orbitalu a;. W przypadku czgsteczek ptaskich mozemy
mieé do czynienia z obecnoscia pustego niewiazacego orbitalu a, zlokalizowanego na atomie
M. Orbital ten moze przyjmowaé par¢ elektronowa, a czasteczka jest kwasem Lewisa.
Klasycznym przyktadem takiej czasteczki jest BF;. Utworzenie adduktu trifluorku boru z
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amoniakiem powoduje znalezienie si¢ pary elektronowej na akceptorowym orbitalu boru, a co
za tym idzie przeksztalcenie geometrii ptaskiej w piramidalng. Geometria plaska uwzglednia
udziat orbitali s, p, 1 p, atomu centralnego w tworzeniu wigzan co odpowiada hybrydyzacji
sp’. Natomiast dla geometrii piramidalnej wystepuje hybrydyzacja sp’.

Jako kolejne wezmy pod uwage pigcioatomowe i siedmioatomowe czasteczki CHy
oraz SF¢. Pierwsza jest czgsteczka o symetrii tetraedrycznej (Tq), a druga oktaedrycznej (Op).
Przesledzmy konstrukcje diagramow orbitali czasteczkowych dla tych uktadow. W przypadku
czasteczki metanu do utworzenia diagramu energetycznego orbitali czasteczkowych mozemy
uzyé atomowych orbitali 25°2p® atomu wegla oraz czterech orbitali 1s' atoméw wodoru
rozmieszczonych w przeciwlegltych narozach szeScianu. Powstawanie pigciocentowych

wiazacych orbitali czgsteczkowych mozna przedstawic¢ nastepujacymi schematami:

Nakrywanie orbitali 2s i 2p wegla z orbitalami 1s wodoru w czgsteczce metanu.

a diagram orbitali czgsteczkowych nastepujaco:
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W przypadku czasteczki SF¢ analogicznie umiesémy atom siarki w $rodku uktadu
kartezjanskiego, a atomy fluoru w §rodkach plaszczyzn szescianu otrzymujac okatedryczng

czasteczke heksafluorku siarki(VI).

Struktura oktaedryczna czgsteczki SF.
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Powloka walencyjna siarki sklada si¢ z orbitali 3s*3p°3d°, a tworzenie wiazan z
atomami fluoru odbywa si¢ poprzez orbitale 2p tego pierwiastka (orbitale 2s F maja za mala
energic aby mogly bra¢ udzial w tworzeniu orbitali czasteczkowych). Uwzgledniajac
geomeri¢ oktaedryczng czgsteczki SF¢ mozna tatwo zauwazyé, ze orbital 3s siarki, jako
sferyczny, w wyniku kombinacji z orbitalami p fluoru tworzy orbital czasteczkowy o symetrii

ajg:

Orbitale 3p siarki stanowig baz¢ reprezentacji ¢t w grupie Oy, a Ze s3 nieparzyste
(zmieniaja znak) wzgledem odbicia w $srodku symetrii powstaje orbital czasteczkowy ¢;, w

wyniku ich kombinacji z orbitalami p fluoru:

N

z

o y y
s

X X

Sposrdd orbitali 3d atomu siarki trzy (d,, d,., d..) przechodza w niewigzace,
trojkrotnie zdegenerowane orbitale #,. Pozostale dwa, lezace na osiach ukfadu
kartezjanskiego, d,»,, oraz d., tworza w wyniku kombinacji z orbitalami p fluoru

czasteczkowy orbital e,.
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Schemat orbitali czasteczkowych dla SF¢ oraz dla zwigzkow koordynacyjnych o
symetrii O mozna przedstawi¢ nast¢pujaco:
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Diagram orbitali czgsteczkowych dla SFg.

Nalezy wspomnie¢ jeszcze o zwiazkach metali przejsciowych, w ktorych do powloki
77

walencyjnej wliczane sg orbitale nd atomu centralnego. Diagram orbitali czgsteczkowych dla



oktaedrycznej geometrii wieloscianu koordynacyjnego zwigzku w ktorym ligandy sg tylko o-
donorami jest taki sam jak dla SFe. Jednak gdy ligandy wykazujg wtasciwosci n-donorowe

lub w-akceptorowe wygladajg one tak jak to przedstawiono na ponizszych rysunkach.

M 6L
2a(c)

38
XY

LT OTCTt

\ G

Diagram orbitali czgsteczkowych dla zwigzku koordynacyjnego o geometrii oktaedrycznej z ligandami

o i -donorowymi.
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2a(o)

t+e

Diagram orbitali czgsteczkowych dla zwigzku koordynacyjnego o geometrii oktaedrycznej z ligandami

m-akceptorowymi.

Dla czagsteczek zwiazku koordynacyjnego o geometrii tetraedrycznej, w ktdorych wystepuja

wigzania 1t diagram orbitali czgsteczkowych ma postac:
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Diagram orbitali czgsteczkowych dla zwigzku koordynacyjnego o geometrii T, w ktorym wystepujg

wiqgzania 7.

Struktury elektronowe zwigzkow koordynacyjnych metali przejsciowych

Teoria pola krystalicznego (CFT) zostata ogloszona w roku 1929 przez niemieckiego
fizyka Hansa Bethe. Podal on teoretyczne podstawy opisu konfiguracji elektronow
obsadzajacych orbitale d i f atomu centralnego, koordynowanego przez grupy ligandow o

réznej symetrii. U podstaw teorii CFT lezg tezy:

= sily odpowiedzialne za wystgpowanie wiazania koordynacyjnego i jego trwatos¢ maja
charakter elektrostatyczny;

* ligandy niezaleznie od ich realnej struktury traktuje si¢ jako tadunki punktowe lub
dipole. Przestrzenny uktad tych fadunkéw wyznacza symetri¢ pola elektrostatycznego
dziatajacego na jon centralny;

= konfiguracja elektronowa jonu centralnego jest okreslana na podstawie zasad
kwantowo-mechanicznych. Stosujac si¢ do formalizmu mechaniki kwantowej okresla

si¢ tez wlasciwosci zwigzkow koordynacyjnych.
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Orbitale d izolowanego atomu centralnego posiadajg taka sama energie, czyli poziom
nd jest pieciokrotnie zdegenerowany. Gdy atom centralny (o konfiguracji d > lub d '°) znajdzie
si¢ w otoczeniu ligandow, w polu o symetrii sferycznej, energia wszystkich pieciu orbitali d
ulega zwickszeniu. Zmiana symetrii pola spowodowana obecnoscig ligandow w zwiazku

koordynacyjnym prowadzi do zmiany degeneracji orbitali d.

////.: eg
I 10Dg

. ~<

s d N p—

i ) b
d
Wolny pole o pole o symetrii
jon symetrii oktaedrycznej
sferycznej

Rozszczepienie orbitali d w polu o symetrii O,
Zmiany te sg wynikiem elektrostatycznego oddziatywania ligandow z orbitalami d atomu
centralnego. Zmiana degeneracji w oktaedrycznym polu krystalicznym  wynika
z przestrzennego utozenia orbitali d w stosunku do ligandow (Rysunek 6.8) — dwa z nich t;.
d.> 1 dx22 53 ulozone w strong ligandow, a zatem uzyskuja wigksza energi¢. Trzy pozostate
dyy, d., dy. sa skierowane pomigdzy ligandy i ich energia ulegnie zmniejszeniu jak
przedstawiono to na powyzszym rysunku. Réznica pozioméw energetycznych pomigdzy tymi
rozszczepionymi poziomami, zgodnie z symbolika przejeta z teorii grup, e, i f2, okreslana

jest parametrem A lub 10Dq:
10Dg=E(e,) — E(t2¢)

Obsadzenie elektronami orbitali na nizszych energiach powoduje stabilizacje
energetyczng koordynowanego jonu centralnego w poréwnaniu z jonem izolowanym. W
przypadku symetrii oktaedrycznej réznica energii pomigdzy e, a f»; nosi nazwe Energii

Stabilizacji Pola Krystalicznego (ESPK). Energi¢ t¢ mozna obliczy¢ nastepujaco:

* przyjmujemy, ze energia orbitali d w polu krystalicznym o symetrii sferycznej jest

rowna E=0;
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* przyjmujemy, ze wszystkie orbitale 75, 1 e; sa wypelnione elektronami (konfiguracja
d");

* w takiej sytuacji mamy spetniong zalezno$¢ na rozklad energii (rozklad punktéw
cigzkosci) -4E(e;) + 6E(#2,)=10E, gdzie E jest wyrazone w jednostkach 10Dq (A).
Wspotczynniki po lewej stronie réwnania odpowiadajg liczbom elektronow
obsadzajacych orbitale e, 1 #5,. Definiujac energi¢ stabilizacji jako E - E(#2,)=X 1
destabilizacji jako Y= E(e,) - E oraz uwzgledniajac 10Dq=E(e,) - E(#2,) otrzymujemy
réwnania: X=2/5A=4Dq;Y=3/5A=6Dq

Ogodlny wzor mozna przedstawi¢ nastepujaco: Eg.p=(4n—6m)A, gdzie n i m oznaczajg ilosci
elektronéw na orbitalach e, 1 t,,. W tetraedrze rozmieszczenie orbitali d jest odmienne —
zdegenerowany poziom orbitali e jest stabilizujacy a ¢, destabilizujacy. Jednak przyjmujac A
tetracdru jako 4/9A oktaedru oraz uwzgledniajac zmiang kolejnosci  poziomodw

energetycznych daje si¢ okresli¢ ESPK.

Wartosci ESPK dla réznych konfiguracji poziomu d w polach krystalicznych o

symetrii okta— i tetraedrycznej

Liczba symetria oktaedryczna symetria tetraedryczna
elektronow d

Stabe pole Silne pole Stabe pole Silne pole
1 2 2 3 3
2 4 4 6 6
3 6 6 4 9
4 3 8 2 12
5 0 10 0 10
6 2 12 3 8
7 4 9 6 6
8 6 6 4 4
9 3 3 2 2
10 0 0 0 0

Rozpatrujac zmiany energii stabilizacji w krystalicznych polach oktaedrycznych i
tetraedrycznych mozna wyciggngé¢ pewne wnioski dotyczace stereochemii zwigzkow

koordynacyjnych. Rozpatrujac wzgledng trwato$¢ konfiguracji okta— i tetraedrycznej dla
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wysokospinowych zwigzkéw koordynacyjnych metali pierwszego okresu przejSciowego
mozemy spodziewaé si¢ monotonicznego wzrostu trwatosci koordynacji tetraedrycznej
zwigzkdéw metali od wapnia do cynku ze wzgledu na malejacy promien jonowy. Istotnie jony
Zn(Il) wykazuja tendencje do wystepowania w otoczeniu tetraedrycznym (ESPK=0), ale
jezeli przypatrzymy si¢ danym w tabeli to wida¢, ze w przypadku uktadow wysokospinowych
(stabe pole) dla Ni(Il) korzystniejsza jest koordynacja oktaedryczna. Rzeczywiscie jon
niklu(Il) w wigkszosci zwiazkow koordynacyjnych ma otoczenie oktaedryczne, natomiast w
przypadku kobaltu(Il) mamy czgsto do czynienia ze zwigzkami o symetrii tetraedrycznej
wieloScianu koordynacyjnego. Energia stabilizacji znajduje odwzorowanie w danych
eksperymentalnych takich jak ciepto hydratacji jonéw oraz w zalezno$ciach dlugosci
wigzania metal-tlen w tlenkach metali o geometrii O. Na ponizszym rysunku przedstawione
zostaty wlasciwosci zwigzkow metali przejsciowych trzeciego okresu. W zaleznosci od liczby

atomowej pierwiastkow d-elektronowych (czyli posrednio od energii pola krystalicznego).
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Odlegtos¢ migdzy jonami metal-tlen w tlenkach ~ Energia sieci soli metali 3d typu MX, (X=
metali trzeciego okresu o koordynacji atom fluorowca)
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Zaleznos¢ od liczby atomowej pierwiastkdw niektorych wtasciwosci zwigzkéw metali 3d-
elektronowych.

Wielkos$¢ energii stabilizacji wptywa na nadwyzke ciepta hydratacji jonow, ktora jest
najwicksza dla jonéw o konfiguracji d’ i d ®; najwigksze skrécenie wiazan obserwuje si¢ dla
tych samych konfiguracji. Jednak rozpatrywanie trwato$ci zwigzkoéw koordynacyjnych
jedynie w oparciu o konfiguracje elektronow d jonu centralnego jest zbyt duzym
uproszczeniem chociazby z tego powodu, Ze rézne jony maja rdézne warto$ci parametru
rozszczepienia. W przypadku, gdy nastepuje sparowanie spindw nalezy ten proces
uwzglednié w okreslaniu ESPK. Wezmy pod uwage jon Mn®" w otoczeniu oktaedrycznym w
silnym i stabym polu krystalicznym. W przypadku stabego pola pig¢ elektronow zajmuje
wszystkie dostgpne orbitale d manganu i zgodnie z definicjg energia stabilizacji dla takiego
uktadu wynosi 0. W przypadku silnego pola wszystkie 5 elektrondw znajdzie si¢ na poziomie
tre. W zwigzku z tym mamy dwie pary elektronowe i jeden niesparowany elektron. Wktad od
pojedynczego elektronu na poziomie t, to 2/5A,, a energia sparowania spindw obniza warto$¢
energii stabilizacji. ESPK dla takiego ukfadu: 5(elektronéw) x 2/5A, — 2P = 2A, -2P (P —
energia sparowania spindw). Rozpatrzmy jeszcze dwa jony majace odpowiednio konfiguracje
&did. W stabym polu maja one konfiguracje t2g3eg2 i t2g4eg2, a w silnym polu krystalicznym
by i tggé. W obu przypadkach mamy do czynienia z jednakowym wzrostem energii
stabilizacji pola krystalicznego. Nalezy jeszcze uwzgledni¢ zmiane energii zwigzang ze
sparowaniem spinéw. Energia oddzialywania elektronéw o spinach przeciwnie skierowanych
moze by¢ obliczona za pomocg catki kulombowskiej, natomiast energia oddziatywania dwoch

elektrondw o spinach zgodnie skierowanych jest zmniejszana o wartos¢ catki wymiany.
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Energia wymiany w przyblizeniu jest proporcjonalna do liczby par elektronéw o zgodnie
skierowanych spinach. Dla pigciu elektronéw, z ktérych trzy maja spin rowny %2 a dwa —
mamy cztery pary elektronéw o rownych spinach (dla spinu 2: pary 1-2; 1-3; 2-3, a dla —}4:
4-5). Dla szesciu elektronow, takich par mozemy utworzy¢ szes¢. W zwiazku z tym strata
energii w przypadku sparowania spindw jest nizsza w przypadku konfiguracji d ® co pozwala
skompensowaé energic slabego pola krystalicznego. Dla jonéw o konfiguracji d’ stany
niskospinowe s3 mozliwe w przypadku silnych pol krystalicznych. Rozwazania te sa
prawdziwe dla jonow metali przejSciowych czwartego okresu. Dla jonow metali z okresu
piatego iszostego zwigzki koordynacyjne jonéw o konfiguracji d° s3 niskospinowe ze
wzgledu na wyzsze wartosci parametru A.

Wracajac do zaleznos$ci pomiedzy zmiang degeneracji poziomu nd a symetrig lokalna
zwigzku koordynacyjnego rozwazmy jako przyktad zwigzek o liczbie koordynacyjnej 4
i geometrii ptaskiego kwadratu. Mozemy przyjaé, ze zwiazek taki powstaje przez odsunigcie
dwoch ligandéw, znajdujacych si¢ na osi z, w zwigzku o symetrii oktaedrycznej do

nieskonczonosci.

W wyniku zwigkszenia odleglosci pomiedzy ligandami na osi z przy jednoczesnym
zblizeniu czterech ligandow w plaszczyznie xy, aby energia uktadu nie ulegla zmianie,

nastepuje dalsza zmiana degeneracji poziomoéw energetycznych. Oddziatywanie elektronow
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na orbitalu d., z ligandami zmniejsza si¢ w poréwnaniu z orbitalem d.,.,». W zwiazku z tym
poziom e, oktaedru ulega rozszczepieniu na dwa poziomy: nizej polozony a;, i b;g 0 WyZszej
energii. Podobna sytuacja ma miejsce dla poziomu ¢, Maksima ggstoSci elektronowej
orbitalu d,, leza w plaszczyznie ekwatorialnej, a d. i d,- w plaszczyznach aksjalnych i
dodatkowo przechodzg jedne w drugie przy obrocie o kat 90°. Czyli odsuniecie ligandow
wzdhuz osi z ma jednakowy wpltyw na te orbitale. Ostatecznie poziom f,, oktaedru ulegnie
rozszczepieniu na nizej potozony dwukrotnie zdegenerowany poziom e, oraz Wyzszy b
Gdyby deformacja oktaedru polegala nie na odsuwaniu ligandéw wzdhuiz osi z a na ich
zblizaniu otrzymamy takie samo rozszczepienie pozioméw ¢, i e, z ta rdznica, ze ich
kolejnos¢ ulegnie odwroceniu. Czyli w przypadku skroconej bipiramidy o podstawie
kwadratowej energia poziomow jest nastepujaca: b,<e,<b;,<a;,. Dalsza zmiana geometrii
polegajaca na umieszczeniu ligandow na kazdej osi wspolrzednych w innych odleglosciach
(geometria koordynacyjna bipiramidy rombowej) spowoduje dalsza zmiang¢ degeneracji
poprzez rozszczepienie poziomu e, Symetria plaskiego kwadratu jest szczeg6élnym
przypadkiem wydluzonej bipiramidy o podstawie kwadratowej w zwigzku z czym schemat
poziomoéw energetycznych jest taki sam. Jednak, poniewaz zaburzenie symetrii oktaedru w
tym przypadku jest znacznie wigksze, to 1 rozszczepienie poziomoéw tf, jest znacznie
silniejsze. W niektorych przypadkach poziom a;, moze mie¢ nizsza energi¢ niz dwukrotnie
zdegenerowany e,.

Innym przyktadem geometrii zwigzkow koordynacyjnych o liczbie koordynacyjnej 4
jest geometria tetraedryczna. W tym przypadku orbitale d rozszczepiaja si¢ na dwa poziomy
podobnie jak w oktaedrze, przy czym poziom dwukrotnie zdegenerowany e ma nizsza
energic, a poziom ¢, wyzsza. W tetraedrze nie wystgpuje Srodek symetrii, wigc symbole
zdegenerowanych poziomow energetycznych nie posiadaja oznaczen g i u. Schematycznie
rozszczepienie orbitali d atomu centralnego w polach krystalicznych o symetrii tetraedru,
ptaskiego kwadratu i oktaedru oraz dla zwigzkéw koordynacyjnych o réznych geometriach

przedstawiono na rysunku.
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Obnizenie symetrii pola krystalicznego powoduje zmian¢ degeneracji (orbitale
zdegenerowane skladaja si¢ z coraz mniejszej liczby orbitali atomowych) i co za tym idzie
konieczno$¢ wprowadzenia innych poza 10Dgq parametrow opisujacych rozszczepienie
orbitali d atomu centralnego. Najprostszym sposobem obnizenia symetrii oktaedrycznej jest
zaburzenie tetragonalne lub trygonalne, czyli zmiana dtugosci wigzan metal-ligand wzdhuz
osi cztero— lub trojkrotnej (C; Iub C;). Nie wnikajac w szczegdlowe rozwazania
matematyczne zaburzenia te sg reprezentowane poprzez wprowadzenie do rdwnania
Schrodingera odpowiednich operatorow opisujacych oddziatywanie jonu centralnego z
wytworzonym przez ligandy krystalicznym polem tetragonalnym Ilub trygonalnym. W
konsekwencji poza parametrem rozszczepienia Dg pojawiajg si¢ dwa dodatkowe parametry
oznaczane jako Ds i Dt w polu krystalicznym tetragonalnym i Do, D7 w polu krystalicznym
trygonalnym. Parametry te charakteryzuja rdznice miedzy ekwatorialnymi (podstawa

wielo$cianu koordynacyjnego) i aksjalnymi polami krystalicznymi.
Lokalizacja wigzan i hybrydyzacja

Rozwazajac czasteczke na gruncie teorii OM znajdujemy, ze elektrony sa roztozone w
obszarze calej czasteczki. Takie podejscie jest uzyteczne przy wyjasnianiu widm
czasteczkowych, ale nie tak korzystne przy rozpatrywaniu rozktadu elektronéw. W takim
przypadku interesujace jest zbadanie cech poszczegdlnych wigzan. Pewne wlasciwosci
wigzan chemicznych takie jak: addytywnos$¢ ich energii, odleglosci pomigdzy atomami w
czasteczce, wskazuje, ze takie same wigzania nieznacznie zmieniaja si¢ w obrebie czasteczki.
Przyktadowo cztery wigzania C—H w metanie maja te same energie i takie same dtugosci.
Jakosciowo teoria orbitali czasteczkowych nie przewiduje mozliwosci lokalizowania wigzan.
Jednak teoria wigzan walencyjnych, jak i wcze$niejsze teorie wartoSciowos$ci zaktadaty, ze
wigzanie chemiczne dotyczy tylko lokalnego potaczenia dwoch sgsiadujacych atomow. Takie
podejscie ma swoje ograniczenia, ale ze wzgledu na prostot¢ znajduje uzasadnienie do opisu
skomplikowanych uktadow.

Z punktu widzenia teorii wigzanie chemiczne jest zlokalizowane migdzy dwoma
atomami, czyli jest dwucentrowe. Piszac wzory strukturalne za pomoca kresek, np. Li—H, H—
O-H, swiadomie lub nie§wiadomie lokalizujemy wigzania. Metoda wigzan walencyjnych
(VB), bo o niej teraz méwmy, wychodzi z zalozenia, ze kazda para atoméw w czasteczce jest
potaczona za pomoca jednej lub kilku par elektronowych. Obliczenia pokazuja, ze jezeli
energia orbitali atomowych jest zblizona, to w tworzeniu orbitalu czasteczkowego biorg
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udzial nie czyste orbitale atomowe, ale ich mieszaniny nazywane orbitalami
zhybrydyzowanymi. Np. orbital wigzacy w czasteczce LiH dobrze opisuje wyrazenie
0,397 nybrt Qu, gdzie @nypr to zhybrydyzowany orbital litu o sktadzie 0,323¢xi + 0,231¢2,1i.
Hybrydyzacja orbitali powoduje zwigckszenie wartosci catki nakrywania, gdyz hybrydy sa
skierowane wzdhuz osi wigzania. Dodatkowym czynnikiem jest obnizenie energii hybrydy w
stosunku do ,,czystych” orbitali atomowych tworzacych wigzanie. Obnizenie energii jest
Scisle zwigzane ze wzrostem gestosci elektronowej w obszarze nakrywania czyli w obszarze
wigzania.

Nasuwa si¢ pytanie czy istnieja jakie$ czynniki, ktére przeciwdziatajg hybrydyzacji,
skoro proces ten wydaje si¢ by¢ korzystny ze wzgledéw energetycznych. Pierwszym
czynnikiem jest r6éznica w energii orbitali jakie ulegajg hybrydyzacji. Akurat w przypadku
wodorku litu, roznica energii pomig¢dzy orbitalami 2s i 2p litu jest niewielka. Gdyby byta ona
wicksza wtedy udziat orbitalu 2p w hybrydzie bylby znacznie mniejszy. Wynika to z prostego
faktu, otdéz warto$¢ energii elektronu na orbitalu zhybrydyzowanym @nyp,= a@ast
by, Wynosi: &nypr = 3.282S+ bzszp. Poniewaz a’+ b’= 1 i obydwie zmienne sg liczbami
catkowitymi, to energia orbitalu zhybrydyzowanego jest srednig wazong o wartosci pomiedzy
€1 €. Obnizenie energii w wyniku utworzenia wigzania, ktéremu sprzyja zwigkszenie
wspotczynnika b (réwnego zero w przypadku orbitalu 2s), jest wyrownywane zwigkszaniem
si¢ atomowej skladowej energii zwigzanej z elektronami obsadzajacymi orbital
zhybrydyzowany. Jezeli energia &),jest znacznie wigksza od e zmieszanie z orbitalem
2p wymaga znacznej energii i hybrydyzacja staje si¢ niekorzystna energetycznie.

Hybrydyzacja jest mniej kosztowna energetycznie jezeli roznica ey, — €p jest mata, co
ma miejsce w przypadku gdy liczba elektronéw walencyjnych jest niewielka. W zwiazku z
tym nalezy jej si¢ spodziewa¢ w przypadku pierwiastkow znajdujacych si¢ po lewej stronie
uktadu okresowego. Jest to szczegOlnie widoczne dla dwuatomowych czasteczek
heterojadrowych jak czasteczka tlenku wegla CO. Nie uwzgledniajac hybrydyzacji orbitali s i
p wegla diagram orbitali czgsteczkowych dla CO ma nastepujacg postac:
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2s

2s

C 0

Korelacyjny diagram orbitali  czgsteczkowych czgsteczki tlenku wegla bez

uwzglednienia hybrydyzacji

Taki obraz budowy czasteczki CO jest niezgodny z do$wiadczeniem. Na diagramie
znajduje si¢ jedna para elektronowa na orbitalu 1o nalezacym do tlenu i antywigzaca para
elektronowa zajmujaca orbital 30. Natomiast jezeli uwzgledni si¢ pewien, niewielki, udziat
zmieszania orbitali 2s 1 2p atomu wegla oraz tlenu to na diagramie korelacyjnym pojawia si¢
orbital 36 bedacy gltownie orbitalem 2p wegla, z niewielkg domieszka 2s, zawierajacym
wolng pare elektronowg. Dodatkowo cechg tego orbitalu jest to, ze jest on zwrdcony w strong
przeciwng niz wigzanie wegiel-tlen. Taki stan odpowiada wlasciwosciom czasteczki CO,
ktora jest bardzo dobrym ligandem koordynujacym do atoméw metali wlasnie poprzez atom

wegla, wykorzystujgc pare elektronowg zlokalizowana na orbitalu 3c.

2s

2s
C (0]

Diagram korelacyjny dla czgsteczki CO uwzgledniajgcy hybrydyzacje (pominieto poziomy ).

Uwzglednienie hybrydyzacji orbitali przy tworzeniu wigzania chemicznego wskazuje
na lokalizacje rozktadu tadunku tworzacego wigzanie. Inaczej mowiac, o ile teoria orbitali
czasteczkowych postuguje si¢ orbitalami niezlokalizowanymi, obejmujacymi catg czasteczke,

to jednak wyniki czy to badan spektroskopowych czy ciepel tworzenia zwiazkéw
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chemicznych wskazujg na lokalizacj¢ wigzan. Inaczej mowiac, kazde oddzielne wigzanie w
czasteczce wieloatomowej przypomina typowe dwucentrowe wigzania chemiczne, czyli ze
elektrony wigzace sg na ogot zlokalizowane w obszarze jednego poszczegdlnego wigzania.
Jednoczesnie takie podejscie ma jeszcze jedng ceche. Otoz orbitale zlokalizowane tatwiej
sobie wyobrazi¢ gdyz zachowane jest w tej koncepcji pojgcie wigzania migdzy dwoma
atomami czasteczki wieloatomowej. Oczywistym jest, ze teoria zlokalizowanych wigzan
catkowicie zawodzi w odniesieniu do zwigzkow, w ktorych wystepuja sprzezone uktady
wigzan wielokrotnych, lub tez w przypadkach gdy wigzania w czasteczce obejmujg wigcej niz
dwa centra, jak na przyktad w borowodorach.

Przyktadem lokalizacji wigzan moze by¢ czasteczka wody, ktorej budowe

rozpatrzymy pod katem maksymalnego nakrywania orbitali atomowych tlenu i wodoru.

N b, b,
H

2

Rozmies¢my atomy wodoru tak jak pokazano na powyzszym rysunku, czyli wzdhz
kierunkow orbitali p atomu tlenu. W ten sposoéb zapewniamy maksymalne naktadanie
orbitali s wodoru iptlenu. W ten sposdb do opisu wigzan w czasteczce H,O zamiast
kombinacji wszystkich czterech orbitali uzywamy tylko po dwa na raz. W wyniku kombinacji
powstaja dwa zlokalizowane orbitale b;i b,. Konsekwencja takiego podejscia, czyli
zlokalizowania orbitali, jest to, ze zastepujac jeden z atoméw wodoru inng grupa
spodziewamy si¢ jedynie modyfikacji jednego orbitalu, b; lub b,, poniewaz elektrony
wigzania O—H majg charakterystyczne funkcje falowe, co jest podstawa zblizonej wartosci
energii, dtugos$ci i innych cech wigzania.

Przyblizona niezalezno$¢ dwoch wigzan O—H jest zwigzana z brakiem nakrywania si¢
orbitali atomowych uzytych do ich opisu. Nakrywanie orbitali s wodoru mozna poming¢ gdyz
sa one rozdzielone. Nakrywanie si¢ orbitali py i1 py daje efekt zerowy ze wzgledu na ich
ortogonalno$¢, wynika tez z ich symetrii. Natomiast gdyby$my uzyli dwoch dowolnych
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orbitali p pomigdzy ktéorymi kat nie wynositby 90° a mialby inna wartos¢, wtedy catka
nakrywania nie bylaby zerowa. Powstaje wigc pytanie jaki jest powod takiego a nie innego
opisu czasteczki H,O, i dlaczego orbitale zlokalizowane sa ortogonalne (catka nakrywania
wynosi 0). Opis uwzgledniajacy orbitale zlokalizowane jest wygodny, gdyz przy jego
zastosowaniu mamy mozliwo$¢ przedstawienia energii czasteczki, i jej ksztattu, jako
zaleznych od jej oddzielnych fragmentéw oraz energii ich wzajemnego oddziatywania.
Innymi stowy separowalno$¢ wigzan w takim sensie, ze kazde z nich wnosi swoj wlasny
addytywny wktad do pelnej chmury fadunku w czasteczce pozwala na opis rozktadu tadunku
w postaci prostej sumy gestosci pochodzacych od poszczegdlnych czgsci czasteczki.
Zastosowanie do takiego opisu nieortogonalnych orbitali, cho¢ jest mozliwe, to jednak
prowadzi do niezwykle skomplikowanych obliczen matematycznych, w ktorych gubi si¢ tak
pogladowos¢ jak i sens fizyczny czynnikow, od ktorych zalezy energia czasteczki.

Zastosujmy teraz hybrydyzacje do opisu czgsteczki H,O. Dopuszczajac zmieszanie
orbitali s, py, py 1 p, otrzymujemy w efekcie cztery hybrydy zwrécone w roéznych kierunkach.
Dla czasteczki wody uzyjmy tylko orbitali p, i py nakrywajacych si¢ z atomami wodoru.
Otrzymujemy w wyniku tego dwie hybrydy w postaci: s + Apy orazs + Ap,. Jednak tak
skonstruowane hybrydy maja r6zng od zera catke nakrywania, co uniemozliwia utworzenie z
nich orbitali zlokalizowanych. W zwigzku z tym tworzymy dwa orbitale zhybrydyzowane,
jeden w kierunku orbitalu atomowego p; a drugi w kierunku orbitalu atomowego p,. Mozemy
je przedstawi¢ w postaci: #;=N;(s + Ap;) 1 hy=Na(s + Ap,). Zaktadamy, Ze orbitale A, 1 /4, sg
unormowane, a wtedy catka ich nakrywania ma postac:

[hihadt = N No[1+ MiJspidt + Aofspoxdr + Mdalpipadr]
Poniewaz pierwsze dwie catki znikaja, pozostaje do wyznaczenia jedynie catka reprezentujaca
nakrywanie si¢ dwoch dowolnie skierowanych orbitali typu p. Poniewaz orbital p; lezy na osi
X, to pamietajac o wektorowym charakterze funkcji typu p roztd6zmy p, na sktadowe:

P2 = pxcos0i; + pyesindyy.
Zatem catka nakrywania jest rowna:

[p1padt = cosbyalplde + sinelszxpydt =co0s02
Warunek ortogonalno$ci wyraza si¢ rownaniem A;-A2 = —1/cosfj;. W takim wypadku kat
pomigdzy hybrydami zalezy od wzglednych udzialow skladnikow p; i p,. Poniewaz A, i A, sg
dodatnie, a cosf; jest ujemny to hybrydy musza tworzy¢ kat wigkszy od 90°.

Wracajac do czasteczki wody i zaktadajac, ze A=A,, widzimy, Ze cos0;,= ~1/A\% Teraz
podstawiajac za 0, warto$¢ eksperymentalng kata réwna 104,5° otrzymujemy A=1,998.
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Wiedzac, ze udzialy orbitali s ip w hybrydzie wynosza odpowiednio N?i N%/A?, mozemy
okresli¢ udziat orbitalu p na 80% 1isna 20%. Pozostaje jeszcze kwestia trzeciego orbitalu
typu p atomu tlenu. Do utworzenia wigzan uzyte zostaly dwie hybrydy 4,1 hy. Trzecia
hybryda typu s + Ap; ma kierunek ustalony przez warunek ortogonalnosci do /4; i 4,. Orbital
ten, na ktérym znajduje si¢ wolna para elektronowa, lezy na dwusiecznej kata H-O-H, czyli
wartosci 013 1 0,3 wynoszg 127,65°. W efekcie orbital ten sktada si¢ w 60% z orbitalu s i 40%
orbitalu p. Laczna zawarto$¢ orbitalu s we wszystkich hybrydach wynosi 2-0,20 + 0,60 = 1
(uzylismy jednego orbitalu s), a orbitalu p jest rowna 2-0,80 + 0,40 = 2, gdyz uzyliSmy dwoch
orbitali typu p.

(a)

= » I
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(b)

- ;o
S )
R

Hybrydyzacja orbitalu s z trzema orbitalami p

" A

To co jest istotne, i 0 czym nalezy bezwzglednie pamigtaé, to fakt, ze hybrydyzacja
nie jest zjawiskiem fizycznym. Stanowi ona jedynie element opisu teoretycznego.

Wracajac do czasteczki LiH, zauwazmy, Zze po hybrydyzacji czgs¢ gestosci
elektronowej z orbitalu 2s znalazta si¢ na orbitalu 2p. Z tego wynika, Ze ggstoscé
prawdopodobienstwa znalezienia elektronu na orbitalu zhybrydyzowanym wynosi:

Prhypr = ¢ hybr =2’ ot b'@’ 2p T 2ab@202y,

Po scatkowaniu tego rownania otrzymujemy warto$¢ 1 odpowiadajgca jednemu elektronowi.
Trzeci wyraz w rownaniu daje warto$¢ zero z tego wzgledu, ze orbitale 2s 1 2p sg ortogonalne.
Natomiast czton ten odpowiada za polaryzacje gestosci Ppyp powodujac, ze jest ona
przesuni¢ta w kierunku dodatniego ptata orbitalu p. Teraz konfiguracj¢ atomu litu w
czasteczce LiH mozemy zapisaé w postaci Li[lgs‘22p0’6612p°’33 %, co odpowiada przeniesieniu
0,339 elektronu z orbitalu 2sna orbital 2p. Taki zapis konfiguracji elektronowej nosi
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nazwe stanu walencyjnego. Populacja elektronowa orbitali zhybrydyzowanych ma znaczenie
gdy w wyniku tego procesu powstaja dwa, lub wigcej, orbitali hybrydowych. Z jednego
orbitalu s i jednego p mozemy utworzy¢ dwa orbitale typu sp. Teraz jezeli jeden z nich ma
populacje odpowiednio 30% s 1 70% p to drugi bedzie sktadat si¢ z 70% p 1 30% s.

Doktadne okre$lenie istoty orbitalu zhybrydyzowanego jest trudne. Orbitale takie
wykazujg kierunkowos¢ wymagajac jednoczesnie aby orbitale atomowe w rownym stopniu
uczestniczyly w wigzaniu. Roznice energetyczne orbitali ns i np, jak réwniez roznica w ich
catkach naktadania powoduja, ze jest wysoce nieprawdopodobne przyjmowanie
zhybrydyzowanego orbitalu sp jako rownowaznej mieszaniny odpowiednich orbitali
atomowych. Z tego powodu w atomie magnezu hybryda sp jest prawdopodobna, ale w

przypadku atomu fluoru, gdzie réznica energetyczna pomigdzy 2s i 2p jest duza, stan sp jest

niemozliwy.
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/N \ 1™\ AN\

/ \‘\ //y \ /,f’/ N\ e 4 \\N

/"”v ] “"\\ / 11\ \\ </K/I \'\ p, )‘/ N

Nl _~ ¢ ) —J N/

> %
czgsteczka trojkat tetraedr bipiramida bipiramida bipiramida
liniowa rownoboczny trygonalna | tetragonalna pentagonalna

(oktaedr)
Ksztalt geometryczny czgsteczki w zaleznosci od typu hybrydyzacji atomu centralnego

Niezaleznie od wzajemnej proporcji orbitali atomowych tworzacych hybryde bedzie
ona wykazywaé¢ odpowiednia symetri¢. Dwa zhybrydyzowane orbitale wykazujg symetri¢
liniowa. Hybryda ztozona z dwoch orbitali p i1 jednego s tworzy trzy orbitale ustawione pod
katem 120° wzgledem siebie. Poniewaz trzeci orbital p jest prostopadly do ptaszczyzny
otrzymujemy uklad o symetrii D3, Gdy poddajemy hybrydyzacji orbitale s i p w stopniu
niecalkowitym, orbitale zhybrydyzowane przypominaja wyjsciowe orbitale atomowe.
Orbitale p zblizaja si¢ do siebie, a orbital s przybiera ksztalt kuli przez co staje si¢ mniej
kierunkowy. Zmieszanie ze sobg trzech orbitali p z jednym orbitalem s daje cztery orbitale
zhybrydyzowane zwrocone w strone wierzchotkow czworoscianu. Jezeli w takim uktadzie
udzial orbitalu s jest niewielki to orbitale zhybrydyzowane przypominajace orbitale p
przesuwaja si¢ w dot osi uktadu wspotrzednych. Orbital s zaangazowany w hybrydyzacje w
mniejszym stopniu staje si¢ kulisty.

Jezeli do tworzenia hybryd zaangazujemy orbitale typu d otrzymujemy:
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e dsp® — kwadrat, cztery wiazania pod katem 90°
e dsp’ — podwojna piramida trygonalna, trzy wiazania w jednej ptaszczyznie pod
katem 120°, dwa pod katem prostym do tej ptaszczyzny
o d’sp’ — oktaedr, sze$¢ wiazan skierowanych wzdhuz osi ukladu wspotrzednych
kartezjanskich.
Nalezy jednak zdawaé sobie spraweg, ze ze wzgledu na energi¢ i nakladanie si¢ orbitali,
powstanie orbitalu zhybrydyzowanego z atomowych orbitali s, p 1 d jest mato
prawdopodobne.

Geometria czgsteczek odpowiada geometrii narzucanej przez hybrydyzacj¢ orbitali
atomowych szczeg6lnie dobrze w przypadkach gdy nie wszystkie walencyjne orbitale
atomowe biorg udziat w wigzaniach. Przyktadowo w czasteczce amoniaku kat H-N-H jest
rowny 107°, a czasteczka ma struktur¢ piramidalng. Gdyby w wigzaniach braty udziat czyste
orbitale p to powinni§my oczekiwa¢ kata H-N-H rownego 90°. Nalezy wiec przyjaé
znaczacy udzial orbitalu s, poniewaz kat pomiedzy wigzaniami w amoniaku jest niemal rowny
katowi w czworo$cianie, rownemu 109°. Dwa elektrony nie biorgce udzialu w wigzaniu
stanowig wolng pare elektronowa zlokalizowang na zhybrydyzowanym orbitalu sp’.
Wiasciwosci kierunkowe tego orbitalu wskazuja, ze moze on naktadaé si¢ z dostepnym
orbitalem akceptorowym. Amoniak jest znany jako zasada Lewisa (donor pary elektronowe;).

W wodorkach cigzszych pierwiastkow grupy pietnastej uktadu okresowego katy
migdzy wigzaniami zmniejszajg si¢ w szeregu: PH; — 93,3°, AsH; — 91,8°, SbH;3 — 91,3°, co
nasuwa przypuszczenie, ze wolna para elektronowa ma w coraz wickszym stopniu charakter
orbitalu s, a tym samym orbital tego typu ma coraz mniejszy udziat w tworzeniu hybryd.
Zmniejszenie zasadowosci tych wodorkéw sugeruje, ze kulisy orbital s ma coraz mniejszg
zdolnos¢ do zachowywania si¢ jak donor pary elektronowej. W przypadku czasteczki H,O,
kat miedzy wigzaniami wynosi 103,5° zaklada si¢ obecno$¢ dwoch wolnych par
elektronowych, chociaz sgdzac po wielkosci kata H-O-H beda one wykazywaty wickszy
udziat orbitalu s niz ma to miejsce w przypadku amoniaku. Woda jest stabsza zasada Lewisa
niz NH;.

Szerokie stosowanie pojecia orbitalu zhybrydyzowanego prowadzi do pewnych
nieporozumien. Teoria hybrydyzacji nie przewiduje struktur, poniewaz to wlasnie
hybrydyzacja jest wyprowadzana na podstawie znanych struktur. Czasem twierdzi sig, ze
orbital zhybrydyzowany jest tak dobierany aby zapewniatl maksymalne naktadanie pomiedzy

jonem centralnym a ligandem. To twierdzenie jest rowniez niedoktadne. Przykltadowo dla
95



atomu wegla najwigksze nakladanie w wigzaniu C-H wystepuje dla orbitalu
zhybrydyzowanego sp, a nie sp’, ktory najczesciej wystepuje. Oczywiscie istotnym
zagadnieniem jest réznica energii pomiedzy orbitalami wchodzacymi w sklad orbitalu
zhybrydyzowanego (stan walencyjny atomu wegla to sp’, a stan podstawowy to s°p?). Do
okreslenia energii niezbe¢dnej do wytworzenia stanu walencyjnego, w ktorym kazdy orbital
sktadowy orbitalu zhybrydyzowanego zawiera tylko jeden elektron, wprowadzono termin
energia promocji. Pojecie stanu walencyjnego obarczone jest licznymi wadami. Przyktadowo
konfiguracji sp”® odpowiada wiele terméw Russella-Saundersa, a tym samym nalezy
uwzgledni¢ ich $rednig wazong. Nieprawdopodobne s3 réwniez takie same udzialy s i p w
wiazaniu. Z tych powodéw stan sp” jako stan walencyjny jest tworem hipotetycznym. Pojecie
energii promocji jest uzyteczne jako jakosciowa miara prawdopodobienstwa udziatu w
orbitalu zhybrydyzowanym innych nieobsadzonych orbitali (np. trzeci orbital p w sp°).
Przyjrzyjmy si¢ na zakonczenie konstrukcji wigzan, na gruncie teorii wigzan

walencyjnych, w zwigzkach metali.
_ 26,0
4Be = |He|| 2s%2p 46Cd = ||Kr|| 41052500
2+ __
Be '_”He”gg [];;:] Cd?* = |Kr| [ nn] [ [T 1]
4d 5s 5p

| oo ===

[Be(H0)1*" 1 6600 ! [Cdlg* = [nInfnlnfn] | bofododod
| Hy HoH, H, | 4d S
sp? sp’

25Mn = ||Ar| 3d%4s24p°
Mn?* = || Ar|| HpEEN
3d 4s 4p

Mo
MnCl P = [a[2[2[1]2] | bochopoded
3d CICICICl
_ - - — 4
sp3

W tych trzech przypadkach, pomijajac aspekty energetyczne, tworzenie wigzan

zlokalizowanych wydaje si¢ nie nastrgczaé trudnosci.
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28Ni = || Ar| 3d84s%4p°

Ni® = |Ar] D:D
3d

[NI(CO),° = (R[] | pobodpocio]
3d cccc

Nastepuje sparowanie spindw w wyniku hybrydyzacji sp> co jest trudne do uzasadnienia, ale

gdzie§ trzeba upchaé elektrony z poziomu 4s zeby zrobi¢ miejsce na donorowe pary

elektronowe CO.
28Ni = || Ar|| 3d84s%4p°

T o=|Ar] (1 CTT]
3d 4s 4p

[Ni(CN)4]%= D
3d cccc 4p
|_N_N_N N |
dsp?
INIClJ> = [rnnu[1 1] Ixxlxxlxxlxxl |
3d CI Cl Cl CI

spd

Poniewaz Ni(CN); jest diamagnetyczny to mamy hybrydyzacje dsp”. [NiCl]* jest

paramagnetyczny to hybrydyzacja sp3 . Teoria VB nie nadaje si¢ do przewidywania
wiasciwos$ci magnetycznych. Natomiast znajac magnetyzm zwigzku mozna dopasowaé rodzaj
hybrydyzacji.

24Cr = ||Ar| 3d%4s"4p°

*o=|Ar[ T T D D;j
3d

[Cr(CN)6]3-E | 1 | 1 | 1 | |xx|xx|xx|xx|xx|xx|
3d cccccc

NNNNNN

Mamy 6 grup CN” i mamy 6 pustych orbitali do utworzenia hybryd d %sp°.
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27C0 = | Ar| 3d74s%4p°
Co¥* =|Ar|[n[r a2 1] (] O] CLTTT]
3d 4s

[Co(NH3)g]3*= [14[te[r] IXXIXXIXXIXXIXXIXXI

3d NNNNNN
l_Fbﬂaﬂaﬂstbtb|
d?sp®
[CoFgl®> = [n[t[t[1]1] |><><|><><|><><|><><|><><|><><| | | [ ]
3d ._F_F_F_F F F_ . 4d
sp3d?

[Co(NH;)e]*" jest diamagnetyczny to parujemy elektrony na orbitalu 3d. [CoFg]* jest
paramagnetyczny to bierzemy do tworzenia hybryd 4d nie zwracajac uwagi na jego wysoka

energie.

26F€ = || Ar| 3d®4s24p°

Fes* = |Ar| [+[+[+[+[+] [] CTTJ CTTTT]
3d 4 4p 4d

[Fe(CN)g]> = [1u[1] 1] IXXIXXIXXIXXIXXIXXI |

3d cccccc
NNNNNN
d?sp®
[FeFel* = [a]t[+]1]1] |><><|><><|><><|X><|><x|><><| L]
3d F_j:_f:_f F E_ ,  4d
sp3d?

Obydwa zwigzki sg paramagnetyczne, ale poniewaz magnetyzm heksacyjanku odpowiada
jednemu niesparowanemu elektronowi to przypisujemy mu hybrydyzacje d %sp®. Magnetyzm
heksafluorku odpowiada pigciu niesparowanym elektronom to bez ogladania si¢ na energi¢
poziomu 4d mamy hybrydyzacje sp°d °.

Podsumowujac mozemy stwierdzi€, ze lokalizacja wigzan nie zawsze jest mozliwa, ale
ich zlokalizowanie upraszcza opis czasteczki. Rozwazania energetyczne prowadzg czgsto do
wniosku, ze hybrydyzacja w danym przypadku jest nierealna. Czasem pojawiajg si¢

stwierdzenia typu: hybrydyzacja atomow danego pierwiastka jest najkorzystniejszego typu,
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np. dla wegla sp’. Nalezy jednak takie stwierdzenia traktowaé¢ z duza doza nieufnosci.
Wszystkie zwiazki wegla sa nietrwate poniewaz tatwo ulegaja spaleniu tworzac CO,, w
ktorym jezeli wystgpuje jaki§ rodzaj hybrydyzacji to jest to sp. Prawda jest jednak, ze w
przypadku zwiazkoéw o niewielkiej liczbie koordynacyjnej, np. BF; o hybrydyzacji boru sp,
s3 one czesto nietrwale w poréwnaniu do zwigzkéw o wigkszych liczbach koordynacyjnych i
wyzszych hybrydyzacjach (BF4, hybrydyzacja sp®). Ma to jednak zwiazek z trwatoscia
tworzonych wigzan, a nie wynika bezposrednio z rodzaju hybrydyzacji. Zreszta bor w
polaczeniach z tlenem tworzy trwale zwiazki o strukturze ptaskiej, czyli posiada hybrydyzacje
typu sp”. Lokalizacja wigzan, choé¢ bardzo pogladowa, nie znajduje zastosowania chociazby
przy opisie czasteczki ditlenu. Obecno$¢ niesparowanych elektronow na orbitalach
walencyjnych stanowi problem. Tlen czasteczkowy zgodnie z teoria VB opisujemy jako
kombinacje dwoch atoméw tlenu o konfiguracji 1s*2s’p*. Dla tej konfiguracji w stanie
podstawowym mamy dwa niesparowane elektrony przynalezne do kazdego z atomoéw tlenu,
czyli czasteczk¢ O, przedstawiamy jako O=O. Jednak taki obraz narzuca sparowanie
elektronow w tlenie czgsteczkowym, a co za tym idzie diamagnetyzm tlenu czasteczkowego.
Jednak ditlen jest paramagnetyczny czego nie mozna wyjasni¢ na gruncie teorii VB.

Na koniec zwrdé¢my jeszcze uwage na zwigzek migdzy hybrydyzacja a liczba
koordynacyjng. Liczba koordynacyjng nazywamy liczb¢ atomow, grup atomow lub jonow
bezposrednio zwigzanych z atomem centralnym. W czasteczkach kowalencyjnych liczba
koordynacyjna odpowiada iloSci wigzan o tworzonych przez ten atom. Izoelektronowe
czasteczki i jony koordynacyjne o jednakowej liczbie koordynacyjnej atomow centralnych
danego okresu wykazuja takg samag konfiguracje przestrzenng. Przyktadowo pierwiastki
drugiego okresu tworza z fluorem czasteczki tetraedryczne, a z tlenem trygonalne. Na
wiasciwosci pierwiastkow trzeciego i nastepnych okresow majg wplyw orbitale d 1 f przez co
liczby koordynacyjne w tym przypadku sg wicksze, poniewaz wzrasta liczba mozliwych
wiazan o. Generalnie pierwiastki p-elektronowe II okresu wykazuja typy hybrydyzacji sp, sp
isp’; L1 1V okresu sp’, sp’d, sp>d*.
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Okres Grupa hybrydyzacja | Liczba
koordynacyjna
2 13 14 15 16 17 18
11 BeF,~ | BF, | CF, NE," sp’ 4
I AlFe | SiFg~ | PFs SF CIFs" spd” 6
v GaFs | GeFs© | AsFs | SeFg spd? 6
Il BO;" | COs~ | NOy~ sp” 3
11 sio,~ | PO, | SO, | Clos sy 4
v GeO," | AsO,” | Se0O,~ | BrO, sy 4
\ SnO¢& | SbOs" | TeOs® | 105 | XeOs" | sp’d? 6

Odpychanie par elektronowych na powloce walencyjnej

Koncepcja odpychania par elektronowych na powtoce walencyjnej w skrocie VSEPR
(Valence Shell Electron Pair Repulsion), nie jest modelem wigzania chemicznego, a pewna
koncepcjg pozwalajacg na przewidywanie budowy geometrycznej czasteczek. Opiera si¢ ona
na teorii wigzan walencyjnych i pewnych danych eksperymentalnych. Powstanie tego modelu
zawdzigczamy Sidgwickowi i Powellowi, ktorzy zauwazyli, ze budowe geometryczng wielu
prostych czasteczek o wigzaniu kowalencyjnym mozna wyjasni¢ przyjmujac, ze pary
elektronowe atomu centralnego wzajemnie si¢ odpychaja. Tetraedryczna geometria
czasteczki metanu wynika, w zwigzku z tym, z odpychania czterech par elektronowych
tworzacych cztery wigzania kowalencyjne pomicdzy weglem i wodorem. Podobnie w
przypadku amoniaku wystepuja cztery pary elektronowe, ale ze wzgledu na to, Zze jeden z
wierzchotkdw czworo$cianu zajmuje wolna (nie tworzaca wigzania) para elektronowa,

czasteczka amoniaku ma ksztalt piramidy.

Liczba par ksztatt przykiad
elektronowych
2 linia A MgF,

3 trojkat ‘\ A BF;
o

4 tetraedr ‘ CF,
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podwdjna piramida ‘ PF;s
trygonalna T A
- ‘
5 piramida tetragonalna ‘ [InCls]*
A
,,7 \\
6 oktaedr SF¢
/ -\q-
7 podwojna piramida IF;
pentagonalna \ /
/’ A\

Ogodlna zasada przewidywania przestrzennego ulozenia woko6l atomu polega na
obliczeniu liczby elektronow (par elektronowych) w jego powloce walencyjnej, a nastgpnie
na rozlokowaniu ich w przestrzeni w mozliwie najwigkszej odleglosci od siebie. Zaktada sig,
ze tylko pojedyncze pary tworza wigzania chemiczne. Zgodnie z tym podejsciem spodziewac
si¢ nalezy, ze atomy o takiej samej liczbie elektronow beda miaty takie samo przestrzenne
rozmieszczenie par elektronowych. Stosunkowo tatwo jest przewidzie¢ konfiguracje zwigzku
chemicznego postugujac si¢ koncepcja VSEPR. Konfiguracje dla pierwiastkow s—i p-
elektronowych przewidywane na gruncie tej koncepcji i wyznaczone eksperymentalnie sg
zgodne. Jest to niewatpliwa zaleta tej teorii jednak znacznie trudniej jest znalezé jej
teoretyczne uzasadnienie. Najczesciej wyjasnienia teoretyczne opiera si¢ na regule (zakazie)
Pauliego. Zgodnie z tym zakazem dwa elektrony o takich samych spinach unikajg si¢
wzajemnie, a tym samym jezeli powloka walencyjna zawiera 2n elektronow to n z nich
zajmie pozycje jak najbardziej oddalone od siebie, czyli w wierzchotkach odpowiedniego
wieloscianu. Ligandy zblizajace si¢ do takiego atomu bedg mogly uwspdlnia¢ elektrony

(tworzy¢ wigzania) zblizajgc si¢ do tych wierzchotkow wieloscianu, w ktérych znajduja sie
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elektrony atomu centralnego. Jednoczes$nie pozostate n elektrondow o przeciwnym spinie
bedzie rowniez skierowane w strong zblizajacych si¢ ligandow. W ten sposob elektrony beda
utozone parami w stron¢ wierzchotkow wieloScianu, 1 w ten sposdb powstajg konfiguracje
czasteczek przytoczone powyzej. Wada tego wyjasnienia jest uznanie, ze korelacja spinow
elektronow odgrywa decydujaca role w tworzeniu struktury czasteczki.

Pierwotna koncepcja Sidgwicka i Powella zostala rozszerzona przez Nyholma i
Gillespiego, ktorzy uwzglednili fakt, ze wolne pary elektronowe rdznig si¢ od wiazacych par
elektronowych. Wolne pary elektronowe sa zlokalizowane na atomie centralnym i nie sg
dzielone z innymi atomami. W zwiazku z tym ich wzajemne oddzialywanie jest silniejsze niz
odpychanie dwoch wigzacych par elektronowych. Z tego wynika kolejnos¢ sity oddziatywan:
wolna para—wolna para > wolna para—wiazgca para > wigzaca para—wigzaca para. Wezmy
pod uwage czasteczke SF,. Mozemy si¢ dla niej spodziewac, zgodnie z ponizszymi
rysunkami, struktury podwojnej piramidy trygonalnej, lub piramidy o podstawie
kwadratowej, gdyz czasteczka ta na powloce walencyjnej ma 10 elektrondow (6 od siarki i po
jednym od atomoéw fluoru). mamy pigé par elektronowych i cztery atomy fluoru zwigzane z
siarka, czyli pozostaje jedna niewigzaca (wolna) para elektronowa. Jezeli wolna para
elektronowa zajmie jedna z pozycji na osi podwojnej piramidy trygonalnej to nastapia trzy

oddziatywania typu odpychania pomig¢dzy parg wigzaca.

F—Q ' Di/

Jezeli jednak wolna para znajdzie si¢ w ktorym$ polozeniu horyzontalnym, jak na rysunku po
prawej, to wystapia tylko dwa oddzialywania odpychajace, co jest bardziej korzystne.
Uwzgledniajac réznice w oddzialywaniach pomigdzy wolnymi parami elektronowymi migedzy
sobg, i z parami wiazacymi, nalezy spodziewac si¢, ze w przypadku czasteczki SF4 kat
pomigdzy atomami fluoru znajdujacymi si¢ na osi czasteczki bedzie mniejszy od 180°.
Rzeczywiscie kat ten wynosi 178° co wynika z réznicy w sile oddzialywan pomiedzy wolna
parg elektronowa a parg wigzaca.

Zgodnie z koncepcja VSER wigzanie podwdjne zajmuje tylko jedno miejsce
koordynacji, ale tworzg je cztery elektrony. Z tego wzgledu odpychanie w stosunku do innych

par elektronowych jest wicksze. Rozpatrujac katy w czasteczkach NF3; i amoniaku tatwo
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zauwazy¢, ze zmiana wodoru na fluor powoduje zmiany wielkosci katow. W amoniaku kat
H-N-H wynosi 106,6° a w przypadku fluorku azotu kat F-N-F wynosi tylko 102,1°. Fakt ten
tlhumaczy si¢ wigksza elektroujemnoscia fluoru, ktory silnie przyciaga tadunek i przez to
zmniejsza sile oddziatywania pomigdzy wigzacymi parami elektronowymi zwigzanymi z
atomem azotu.

Koncepcja VSEPR jest skuteczna w odniesieniu do zwigzkéow pierwiastkow p-
elektronowych. Szczegolnie jest to widoczne gdy uswiadomimy sobie jak niewielkie réznice
energetyczne wystepuja pomiedzy ré6znymi dopuszczalnymi strukturami czasteczek
zwigzkoéw. Dla amoniaku energia inwersji, czyli przejScia atomu azotu przez plaszczyzng
wyznaczong atomami wodoru, wynosi jedynie 25 kJ/mol, co wskazuje na fakt iz ptaska
struktura czgsteczki jest niewiele mniej trwata od tetraedrycznej. Z drugiej strony
niepowodzenia teorii VSEPR wynikajg z rownie niewiele znaczacych efektow fizycznych.
Najwickszym problemem jaki napotyka ta koncepcja jest trudnos¢ w zdefiniowaniu powtoki
walencyjnej. Wezmy pod uwage anion [TeClg]*", ktory bedzie mial strukture oktaedryczna.
Jednak w soli amonowej (NH4)3;[TeClg] liczba 14 elektronow wskazuje na strukture
zdeformowang. Podobnie anion [SbBrs]> o 14 elektronach walencyjnych, i geometrii
oktaedrycznej, w roztworze wykazuje struktur¢ zdeformowana. W przypadku jonu telluru
mozemy zalozy¢, ze orbitals 5sjest chemicznie obojetny i uktad ma 12 elektrondw
walencyjnych, i przewidywana geometri¢ oktaedryczng. Problem zdefiniowania powtloki
walencyjnej jest szczegolnie istotny dla pierwiastkow przejéciowych oraz f-elektronowych. W
tych przypadkach koncepcja VSEPR jest catkowicie nieprzydatna, poniewaz dla zwigzkéw
tych metali nie mozna wyr6zni¢ zlokalizowanych wigzan kowalencyjnych.

Zmniejszenie udziatu orbitali s w wigzaniu moze ttumaczy¢ zmiang katow pomiedzy
wigzaniami w szeregu wodorkéw AHj. Jezeli orbitale p antymonu biorg udzial w wigzaniu
SbH3, to mozna si¢ spodziewaé, ze katy beda wynosity 90° co jest wartoscig zblizong do
wyznaczonej eksperymentalnie. Stopniowe zwigkszanie kata miedzy wigzaniami w miarg
przechodzenia od SbH; do amoniaku moze wskazywa¢ na wzrost udziatu orbitali s w
wigzaniu. Na tej podstawie mozna wskazywac, ze wolna para elektronowa azotu bedzie miata
bardziej charakter zhybrydyzowanego orbitalu sp® niz bezkierunkowego orbitalu s. To z kolei
wskazuje na bardziej zasadowe wtasciwosci amoniaku, co jest zgodne z rzeczywistoscia.
Udziat orbitali s mozna, zgodnie ze spostrzezeniem Pearsona, opisywac¢ za pomoca efektu
Jahna-Tellera drugiego rzadu, zgodnie z ktorym odksztalcenie struktury zwigzku wywoluje
mieszanie orbitali s i p atomu centralnego. Ten proces prowadzi do stabilizacji czasteczki.

103



Koncepcja VSEPR catkowicie zawodzi jezeli w czasteczce wystepuja wigzania
zdelokalizowane. Przyktadowo czasteczki C(CN);, C(NO;); 1 (SiH3)3N sg izoelektronowe;
maja po 8 elektronéw walencyjnych i struktury plaskich trojkatéw, co wynika z obecnosci
zdelokalizowanych orbitali . Podobna sytuacja ma miejsce w przypadku mostkujacych
atomoéw tlenu i fluoru wykazujacych szeroki zakres katow miedzy wigzaniami. Spodziewana
struktura tetraedryczna, dla czterech par elektronowych, wystepuje w tych ukladach
niezwykle rzadko co jest najprawdopodobniej wynikiem obecnosci zdelokalizowanych,
trojcentrowych wigzan jakie wystepuja w uktadach mostkowych.

Uzyteczng cechg koncepcji VSEPR jest to, ze na podstawie przewidywanego rozktadu
przestrzennego par elektronowych mozna wnioskowa¢ o reaktywnosci zwigzkow.
Oczywistym jest, ze zwigzek o strukturze, w ktorej wystepuje ukierunkowana, wolna, para
elektronowa moze zachowywac si¢ jak zasada Lewisa. W przypadku odwrotnym gdy
czasteczka nie posiada wolnych par elektronowych i wykazuje ,,otwarta” struktur¢ np.
trojkatna, moze przyjmowac pare elektronowa, zachowujac si¢ jak kwas Lewisa. Typowymi
przyktadami zasad Lewisa sa SnCls", P(CH3)s, SOs* o geometrii tetraedrycznej, a typowym
kwasem Lewisa BFs.

Koncepcja VSEPR pozwala na przewidywanie, w prosty sposob, budowy
geometrycznej duzej liczby zwigzkow pierwiastkow p-elektronowych, dodatkowo pozwalajac
w stosunkowo prosty sposob przewidzie¢ kiedy spodziewana, na podstawie teorii, budowa
zwigzku zawiedzie. Przewidywanie struktury zwigzku na podstawie teorii orbitali
czasteczkowych jest trudniejsze, ale ze wzgledu na wigksza liczbe uzyskiwanych parametrow

bardziej wiarygodne.

Zdelokalizowane orbitale «t

Jon weglanowy CO;” ma plaska trygonalna strukture. Atom C w stanie hybrydyzacji
sp® tworzy trzy wigzania o lezace w plaszczyznie i tworzace kat 120°. Czwarty elektron
atomu C uczestniczy w tworzeniu wigzania m. W ten sposob wegiel uzyskuje wysycenie

walencyjne. W efekcie powstaje jon:

2—
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Taki zapis, lokalizujacy wigzania © i prowadzacy do nieréwnowazno$ci wigzan C-O jest
sprzeczny z danymi eksperymentalnymi. W zwigzku z czym struktur¢ jonu weglanowego

zgodnie z teorig VB przedstawia nie jedna, a trzy rownowazne struktury.

0 O 0
.C

}

-

0% "0 0 0. 0" %0

Réwnocenno$¢ wigzan mozna wyrazi¢ za pomocg jednego wzoru, delokalizujac

wigzanie 1 i fadunek jonu na wszystkie trzy atomy tlenu:

2—

W wyniku delokalizacji rzad wigzania wynosi 1 % .
Z podobna sytuacjag mamy do czynienia w jonie NO3, ale w czasteczce HNOj; jedno z

wigzan jest pojedyncze, a delokalizacja obejmuje dwa atomy tlenu:

O
N H
S N—O—
/
Analogicznie jest w jonie SO4”.
Orbitale czasteczkowe typu 1 tworzone z atomowych orbitali p nosza nazwg orbitali
pn—pm, a utworzone z atomowych orbitali typu d i p okresla si¢ jako dn—pmn. Natomiast gdy

orbital czasteczkowy typu m tworzony jest z orbitali atomowych typu d to otrzymuje si¢

orbital typu dn—dm.
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( pr—pmn

drn—dn

dn—pn

Zwiazki z niedoborem elektronow

Przedstawione w poprzednich rozdziatach zlokalizowane, dwuelektronowe wigzanie
chemiczne, chociaz sprawdza si¢ w szeregu przypadkach to jednak istniejg zwiazki, ktorych
budowy na gruncie takiej teorii nie mozna opisa¢. Chodzi o zwigzki, w ktoérych wystepuje
niedostateczna, do utworzenia odpowiedniej liczby wigzan dwuelektronowych, ilos¢
elektronow. Zwiazki tego rodzaju zostaly nazwane zwigzkami z niedoborem elektronéw,
chociaz ten niedobor wynika z formalnych zasad teorii wigzania. Generalnie chodzi o uktady,
w ktorych m atomow jest zwigzanych przez mniej niz 2(m—1) elektronow, lub tez o zwiazki
ktérym nie mozna przypisa¢ schematu wigzania za pomocg dwucentrowych wigzacych par
elektronowych. Z punktu widzenia teorii orbitali czasteczkowych zwigzkom tego typu nie
nalezy przypisywaé niczego nadzwyczajnego. Jednak przejawiaja one dos$¢ niezwykle
wlasciwosci.

Klasycznym przyktadem tego rodzaju zwigzku jest diboran(6) o wzorze B,Hs, o

strukturze przedstawionej ponize;j.
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Struktura i orbitale atomowe diboranu

Natomiast nie jest znana prosta czasteczka BH3. Z chemicznego punktu widzenia terminalne
wigzania B-H nie wykazuja zadnych odstgpstw, w zwigzku z czym mozna uprosci¢
omawianie czasteczki zakladajac, Zze te wigzania majg typowy dwuelektronowy charakter.
Ponadto warto$¢ kata H-B—H rowna 120° sugeruje, ze terminalne wigzania B—H sg tworzone
przez atom boru o hybrydyzacji sp®. W wigzaniach, w ktérych udziat biora mostki wodorowe
nalezy braé¢ pod uwage: zhybrydyzowane orbitale sp> boru (oznaczone na rysunku jako ¢A; i
0B;) nie uczestniczace w wigzaniu koncowych atoméw wodoru, orbitale p, ktére nie
partycypuja w orbitalach zhybrydyzowanych (¢A; i ¢B;), oraz dwa orbitale mostkowych
atomow wodoru (¢H; i ¢H,). Mamy zatem 6 orbitali, ktore w polu o symetrii Dy, moga
ulega¢ rozszczepieniu. Pomijajac rozszczepienie zauwazmy, ze ¢pA, i ¢B, oraz kombinacja
(¢H; + ¢H,) sa symetryczne wzgledem obrotu wokot osi B-B, podczas gdy ¢A, ¢B; oraz
kombinacja (¢H; — ¢H,) sa antysymetryczne. W zwigzku z tym te dwa zbiory orbitali bgda

wzajemnie ortogonalne. W obrebie tych kombinacji trzy orbitale utworza wigzace, niewigzace
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1 antywigzace orbitale czasteczkowe. Orbitale wigzace i niewiazace zostaly przedstawione na

ponizszym schemacie:

© ©
<>®G> D> e

©

antywigzgcy niewigzgcy wigzacy

Atom boru zawiera trzy elektrony na powloce walencyjnej, a atom wodoru jeden.
Catkowita liczba elektronow walencyjnych czasteczki BoHg wynosi zatem 12. Osiem z nich
jest zaangazowanych w tworzenie typowych dwuelektronowych terminalnych wigzan B-H,
czyli pozostaja 4 elektrony, ktére moga zostaé wykorzystane na utworzenie wigzan
mostkowych. Te cztery elektrony zapelnia dwa orbitale wigzace mostkowego orbitalu

czasteczkowego. Czasteczka jest trwata gdyz zajete sg tylko orbitale wigzace.

5
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Orbitale wigzgce w mostku B—H

Uktad mostka wodorowego w czasteczce B,Hg zawiera cztery atomy: dwa atomy boru
i dwa wodoru. Odpowiednia kombinacja dwoch zajgtych orbitali wiazgcych opisuje wigzania

majace maksima ggstosci elektronowej wzdhuz krzywych B-H-B:
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Tego typu wigzania okresla si¢ jako zdelokalizowane trdjcentrowe. Znaczenie
dwuelektronowego wigzania o trzech centrach polega na tym, Zze umozliwia utworzenie
trwalej struktury gdy zwigzek ma do dyspozycji tylko jedng par¢ elektronowa, ktéora musi
polaczy¢ trzy atomy. Utworzenie tego typu potaczenia na gruncie teorii wigzan walencyjnych
jest niemozliwe. Natomiast teoria orbitali czasteczkowych nie widzi w tym uktadzie niczego
szczegolnego, chociaz jedna para elektronowa, zdelokalizowana na trzech atomach wytwarza
stabsze wigzania niz dwa dwucentrowe wigzania dwuelektronowe (wigzanie B—-H mostkowe
jest dluzsze niz terminalne, a im wigksza dtugo$¢ wigzania tym mniejsza jego sita). Uklad
mostka B-H-B tatwo zniszczy¢ za pomocg zasady Lewisa. Przyktadowo reakcja:

B,Hg + 2Me3N — 2MesNBH;3
zachodzi tatwo, gdyz w wyniku oddziatywania dwoch wolnych par elektronowych i dwoch
trojcentrowych, dwuelektronowych wigzan otrzymuje si¢ cztery dwucentrowe i
dwuelektronowe wigzania. Wszystkie borowodory zachowuja si¢ jak kwasy Lewisa,
rozkladajac si¢ pod wptywem zasad.

Trojcentrowe, dwuelektronowe wigzania spotykane sa nie tylko w przypadku
zwigzkow boru. Przyktadowo w metaloorganicznym zwigzku glinu Al,(CHj3)s réwniez mamy

do czynienia z tego typu wigzaniami.

N AH

C

ve— (O Q)

Me— ——~Me
Trojcentrowe wigzanie w Al>(CH3)s

Wigzania metal-metal

Atomy metalu moga oddziatywa¢ ze sobg tworzac wigzania kowalencyjne. Jednak w
przypadku dwujadrowych zwigzkéw koordynacyjnych moze pojawi¢ si¢ typ wigzania
chemicznego, ktore nie wystepuje w innych zwiazkach. W chemii organicznej pomiedzy
atomami wegla mozemy wyrdznié trzy rodzaje wigzan: pojedyncze o, podwdjne ¢ i © oraz
potrojne o i 2 n. W przypadku dwujadrowych zwiazkéw koordynacyjnych, gdzie mozemy
spodziewaé si¢ wystapienia wigzania metal-metal, nalezy uwzglgdni¢ obecno$¢ orbitali d co

prowadzi do pojawienia si¢ nowego typu wigzania. Rozpatrzmy wigec wzajemne naktadanie
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orbitali d dwoch atoméw centralnych na poczatek pomijajac wptyw ligandow. Oczywiscie,
wzajemne oddzialywanie dwoch orbitali atomowych prowadzi do pojawienia si¢
czasteczkowego orbitalu wigzacego 1 antywigzacego, ale na schemacie ponizszym

przedstawiony zostal jedynie orbital wigzacy.

)
T
: dxz dxy
X ~ 0
.1. »
d;2 dyz d(x242)

Jak wida¢ wigzanie o tworzy si¢ w wyniku oddziatywania orbitali d,°, natomiast dwa
wigzania © powstaja przez kombinacje orbitali dy, 1 dy,. Pojawia si¢ trzeci typ wiazania,
wigzanie d, posiadajace dwie ptaszczyzny weztowe powstajace w wyniku kombinacji orbitali
dyy 1 dxz_yz. Biorgc pod uwage wielkosci naktadania poszczegdlnych orbitali mozna stwierdzic,
Ze najsilniejszym jest wigzanie o, potem 7, a wigzanie typu 0 jest najstabsze. Szacunkowo
warto$¢ calki naktadania dla tego wigzania wynosi okoto 4 wartosci dla wigzania .

Biorgc pod uwage powyzsze mozna skonstruowac diagram orbitali czgsteczkowych
dla dwujadrowego zwigzku koordynacyjnego typu [MyLio], dla kazdego jadra
koordynujacego ligandy [MLs] rozpatrujac cztery najnizej energetyczne orbitale d.
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Diagram orbitali czgsteczkowych dla [M,L ] obrazujgcy oddziatywanie fragmentow [MLs].

Poniewaz na rysunku poziom f, (orbitale dx,, dxy, dy,) jest potrdjnie zdegenerowany to
kolejnos¢ orbitali & i 6 jest niejednoznaczna. Dodatkowo trudno tez jednoznacznie okresli¢
polozenie orbitalu o; jego lokalizacja pomigdzy orbitalami © i 8 wynika z zalozenia
stosunkowo nieduzej réznicy energii pomiedzy orbitalami obydwu fragmentow [MLs].

Kolejnym zagadnieniem jest liczba i rodzaj wigzan wyst¢pujacych pomiedzy atomami
centralnymi, co jest uzaleznione od konfiguracji atomoéw centralnych. Jako przykiad wezmy
karbonylek renu(0) — [Rex(CO);9] — w ktorym atom centralny fragmentu [Re(CO)s] ma
konfiguracie d’. W zwiazku z tym 14 elektronéw uzyskuje konfiguracje:
(m)*(6)*(8)*(8")*(n)" czyli wiazania 7 i & w tym ukladzie nie wystepuja (zerowy rzad wiazan),
a pomigdzy atomami centralnymi Re-Re istnieje pojedyncze wigzanie typu o. Jednocze$nie
jasno wida¢, ze aby zwigkszyl si¢ rzad wigzania, a co za tym idzie pojawily si¢ wigzania i d
liczba elektrondw d atomow centralnych musi by¢ mniejsza. Sytuacja taka pojawia si¢ w
przypadku [Re,Clg(H,0),]*, gdzie ren na +3 stopniu utlenienia ma konfiguracje d*. W tym
wypadku obsadzenie orbitali czasteczkowych dimeru przyjmuje postaé (m)*(c)*(8)
pojawienie si¢ wigzan m i O przejawia si¢ w skroceniu odleglo$ci pomiedzy atomami renu,
ktéra to odleglosé w przypadku dodekakarbonylku wynosi 3.04 A, a [Re,Cls(H,0),]* tylko
2.22 A,
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Uproszczony diagram orbitali czgsteczkowych dla [Re>(CO) ;o] i [RexCls(H>0),]7.

Istnienie wigzan poczwornych w zwigzkach koordynacyjnych po raz pierwszy zostato
zaproponowane w roku 1965 przez Franka Alberta Cottona w celu wyjasnienia wlasciwosci
[Re,Clg]*". Odleglo$é pomigdzy centrami metalicznymi w tym anionie wynosi 2.24 A, czyli
jest bardzo bliska tej wyznaczonej dla podanego powyzej [Re.Clg(H,0),]*. Rozpatrujac

zwigzek chlorkowy mozemy zatozy¢ dwie prawdopodobne konformacje:

cr Cl . Cl ¢ Cl
bl EAY
e e & é

| a” | o A,
Cl Cl Cl Cl

naprzeciwlegla i naprzemianleglta. Uklad ten mozemy rozbi¢ na dwa fragmenty typu [ReCly]
o geometrii plaskiego kwadratu. W takim wypadku orbital ¢ bedzie nizej energetyczny niz

orbital © w konfiguracji podanej powyzej dla zwiazku z wigzaniami metal-metal (orbital d,”
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przy geometrii ptaskiego kwadratu jest niewigzacy). Podobnie jak wyzej ren ma konfiguracje
elektronowa d*, a zwiazek w stanie podstawowym posiada konfiguracje ()X (m)*(8)%. Tak
wyglada sytuacja dla konformacji naprzeciwleglej. W przypadku konformacji
naprzemianleglej, w ktorej jeden fragment jest obrocony w stosunku do drugiego o kat 45°
wzdluz osi z, pojawia si¢ znaczaca roznica w oddzialywaniu odpowiedzialnym za
powstawanie wigzania 8. Otoz orbitale dyy 1 aixz_y2 obydwu fragmentow maja inng symetri¢
przez co ich naktadanie zostaje ograniczone i pojawia si¢ poziom niewigzacy obejmujacy dwa

orbitale d.

+ -

+ 4+
+ 4 |
+, —

Konformacja naprzeciwlegta Konformacja naprzemianlegla

Powoduje to rowniez pojawienie si¢ dwoch niesparowanych elektrondw, co musialoby
skutkowaé paramagnetyzmem rozpatrywanego zwigzku koordynacyjnego. Jednak [ReCls]
jest diamagnetyczny, wigc zwigzek w stanie podstawowym wystepuje w konformacji
naprzeciwlegltej. Jednak wzbudzenie elektronowe w tym ukladzie laczy si¢ ze zmiang
konformacji z naprzeciwleglej do naprzemianleglej, gdyz w pierwszym stanie tripletowym

wigzanie poczworne przestaje istniec.

Jonowy model wigzania chemicznego

Model jonowy wigzania chemicznego stanowi najwazniejsze z fenomenologicznych
uje¢ problemu wigzania chemicznego. Substancje chemiczng traktuje si¢ w tym modelu jako
zwigzek dwoch uktadow, z ktorych jeden ma tadunek ujemny a drugi dodatni. Czgsteczke w
catosci utrzymuja oddziatywania elektrostatyczne wynikajace z wzajemnego przyciggania
dwoch réznoimiennych tadunkéw. Takie zatozenie pozwala przewidywaé struktury
zwigzkow, w ktorych jony sa otaczane przez jony o przeciwnym znaku tak §cisle jak jest to

mozliwe przy jednoczesnym odpychaniu jonéw o tym samym znaku. W praktyce model
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jonowy znajduje zastosowanie jedynie w przypadku ciat statych, chociaz moze by¢ stosowany
w sposob jakosciowy do roztwordéw i faz gazowych par jonowych.

Klasyczny przyktad modelu jonowego stanowia halogenki litowcow, w ktorych
wigzanie chemiczne powstaje w wyniku jonizacji atomu litowca z jednoczesnym
przeniesieniem elektronu do atomu fluorowca. Taki proces generuje zysk energii
elektrostatycznej sieci krystalicznej. Jednak nawet w przypadku atomu cezu majacego
najstabiej zwigzany elektron walencyjny 1 atomuchloru, wykazujacego najwyzsze
powinowactwo elektronowe, procesy uwalniania 1  przylgczania elektronu s3
endotermiczne. Mimo to zysk energetyczny wynikajagcy z bardzo duzej energii
elektrostatycznej uwolnionej podczas tworzenia krysztatu jest wigkszy niz energia potrzebna
na jonizacj¢ i przylaczenie elektronu przez atomy. Caty proces mozna przedstawi¢ w postaci

cyklu termodynamicznego, zwanego cyklem Borna-Habera:

E, [M]376 N B
Mg ™ X@ Tjonizacia metali.. M@ T X@ T €
12AH, (X,) [atomizacja jonizacja |Pg[X]
93 fluorowca fluorowca| _348
+ -
M(g) + 1/2X,,, Mg+ X
AH_, | atomizacja energia | -U(MX)
79 | metalu sieci —84%
ciepto tworzenia MX
M+ V2% 7T 0 415 (obL); ®
—445 (eksp.)

Cykl Borna-Habera dla procesu tworzenia soli jonowej MX. Wartosci liczbowe w kJ/mol

odnoszq sie do CsCI.

Energia uwolniona podczas zblizania przeciwnie naladowanych jonow w trakcie
tworzenia si¢ krysztatow to energia siecii zgodnie z zalozeniami modelu jonowego jest to
efekt stabilizacji, sprzyjajacy tworzeniu wigzania chemicznego. Przyjmujac, ze jony
wchodzace w sklad czasteczek ciala statego sg sztywnymi kulami, i znajac strukture ciata
stalego mozemy obliczy¢ energi¢ sieci sumujac wszystkie energie przyciagania i odpychania
pomigdzy poszczegélnymi jonami. Dodatkowo przyjecie modelu sztywnych kul umozliwia

zastosowanie regul stosunku promieni do przewidywania struktur i liczb koordynacyjnych.
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Poniewaz kazdy jon znajduje si¢ wewnatrz wielo$cianu koordynacyjnego, to najbardziej
korzystne ulozenie nastgpi wowczas gdy atomy wieloscianu koordynacyjnego beda we
wzajemnym kontakcie. Jezeli atom centralny bedzie zbyt duzy to koordynowane kule bgda
zmuszone do rozchodzenia si¢. Jezeli bedzie zbyt maly to korzystniejsze okaze si¢
zmniejszenie liczby koordynacyjnej, co pozwoli na $cislejsze wypelnienie przestrzeni wokot
atomu (jonu) centralnego. Zastosowanie regul geometrii w celu obliczenia stosunkow

promieni kationéw i aniondw, przy ktorych jony ,.stykajg si¢” prowadzi do nastepujacych

wynikow:
5% > 0,732 >0,414 > 0,225
L. K. 8 6 4

Pomimo tego, ze zwiazki o duzych wartosciach stosunku ri/r, wykazujg wigksze
liczby koordynacyjne niz zwigzki o mniejszych warto$ciach stosunku promieni kationu do
anionu, to wiele zwigzkoéw dla ktorych przewidywana jest warto$¢ liczby koordynacyjnej 8
wykazuje koordynacje oktaedryczng (L.K=6). Jest to zrozumiate jezeli rozpatrzy si¢ strong
elektrostatyczng problemu. Otéz zysk energii przy przejsciu od struktury NaCl (L.K.=6) do
struktury CsCl (L.K.=8) jest mniejszy niz 1%, a wtedy nieznaczny udzial niejonowego efektu
W wigzaniu moze przewazy¢ w wyborze struktury krysztalu i tym samym obali¢
przewidywania wynikajace z reguly stosunkéw promieni. Staje si¢ to zrozumiale jezeli
rozpatrzymy charakter wigzania kowalencyjnego. Ten rodzaj oddzialywania zalezy od stopnia
wzajemnego naktadania orbitali, a tym samym korzystne jest takie ulozenie atomow, przy
ktorym nastapi jak najwigksze naktadanie si¢ orbitali atoméw czy jonow. Stad udziat
kowalencyjno$ci w wigzaniu stabilizuje konkretng strukture.

Moser i Pearson wykazali, na przyktadzie szeregu zwiazkéw typu AB pierwiastkow
zawierajacych w powlokach walencyjnych jedynie elektronysip o sumie elektronow
walencyjnych rownej 8 (NaCl, CaS, GaAs, Ge), ze duze liczby koordynacyjne
majg najczgsciej atomy (jony) w zwiazkach ciezkich pierwiastkow oraz w zwigzkach o
silnym wigzaniu jonowym. Dodatkowo wykazano, ze w zwigzkach o wigkszym udziale
wigzania jonowego wystepujg Scisle upakowane szeregi kationow, a zwigzki te majg zwarte
struktury. Natomiast zwigzki o wigkszym udziale wigzania kowalencyjnego wykazuja Sciste
upakowanie anionow i bardziej otwarte struktury. Zwigkszenie liczby koordynacyjnej z 4 do 6
zwigksza trwalo$¢ sieci jonowej o 6-7%, a kowalencyjne oddziatywanie potrzebne do
stabilizacji struktury o liczbie koordynacyjnej 4, w poréwnaniu ze strukturag o liczbie

koordynacyjnej 6 bedzie wicksze niz kowalencyjne oddzialywanie potrzebne do stabilizacji
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struktury o L.K.=6, w poréwnaniu ze strukturg o liczbie koordynacyjnej 8. Ze wzrostem
stopnia kowalencyjnos$ci jest zwigzany wzrost znaczenia naktadania si¢ orbitali, w zwiazku z
tym wzrost stopnia kowalencyjnosci bedzie faworyzowat takie dlugosci wigzan i takie liczby
koordynacyjne, dla ktorych nastapi maksymalne nakladanie si¢ orbitali. Wybor struktury
zalezy wiec od dostgpnosci orbitali, a to wigze si¢ rowniez z ich energiag. Krzem
pierwiastkowy ma dostepne orbitale sip i korzystniejsza bedzie struktura tetraedryczna,
odpowiadajaca hybrydyzacjisp>. W izoelektronowej z krzemem czasteczce NaCl
kowalencyjno$¢ wiazania wynika z oddzialywania pomigedzy orbitalem 3sjonu sodu z
obsadzonymi orbitalami 3p chloru. Najwigksze nakladanie tych orbitali wystepuje w
przypadku koordynacji oktaedrycznej. Orbital 3s chloru jest na tyle mocno zwigzany (nisko
energetyczny), ze nie bedzie stabilizowany przez jakiekolwiek oddziatywanie kowalencyjne.
Udziat kowalencyjnosci w wigzaniu w NaCl bedzie wiec raczej stabilizowal koordynacje
oktaedryczng niz tetraedryczng. Tendencja do przejawiania duzych liczb koordynacyjnych
wystepujaca u ciezszych pierwiastkdbw odzwierciedla nie tylko wigksze rozmycie
orbitali walencyjnych ci¢zszych pierwiastkow, co zmniejsza kierunkowo$¢ wigzan, lecz
réwniez zmniejszony udziat orbitali s tych pierwiastkow w wigzaniach Efekt ten nosi
nazwe¢ dehybrydyzacji.

W modelu jonowym energi¢ sieci przyjmuje si¢ za czynnik decydujacy o stabilizacji
wigzania chemicznego. Podstawowe réwnanie na energi¢ potencjalng sieci ma postaé:
NoM ,+,-€?

r

U =

gdzie Ny —oznacza liczbe Avogadra, M — stala Madelunga, z. iz_ — tadunki kationu i
anionu, e tadunek elektronu, » —najmniejsza odlegto$¢ pomigdzy jonami o przeciwnym
fadunku. Stata Madelunga odzwierciedla sume¢ oddzialywan typu przyciaganie i odpychanie
pomigdzy jonami i zalezy od sposobu rozmieszczenia jondw i struktury krysztalu. Wadami
tego rownania jest konieczno$¢ znajomosci odleglo$ci pomigdzy jonami i struktury krysztatu
w celu oszacowania warto$ci statej Madelunga. Nie znajac dokfadnej struktury krysztalu
mozna postuzy¢ si¢ przyblizeniem wprowadzonym przez Kapustinskiego, zgodnie z ktérym
przyblizong wartos$¢ statej M mozna obliczy¢ mnozac liczbe jonéw w najmniejszej obojgtnej
jednostce zwigzku przez 0,84.

Rownanie powyzsze jest czysto elektrostatyczne i dodatkowo zaktada si¢ w nim

sztywnos¢ kul obrazujacych jony. W zwiazku z tym wprowadzono do niego poprawke
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uwzgledniajgca odpychanie pomiedzy jonami o tych samych znakach, czyli odpychanie
pomiedzy chmurami elektronowymi dwoch jondw, co przeciwdziala ich zetknigciu.

_ NoM,+,-e? (1 1)

r n

U

Warto$¢ n wyznacza si¢ z pomiardw Scisliwosci cial stalych, ale czesto stosuje si¢
przyblizong warto$¢ rowna 9.

Promienie jonowe wyznacza si¢ kilkoma metodami. Obecnie najbardziej popularna
jest metoda krystalograficzna. W przypadku duzych anionéw i matych kationéw przyjmuje
si¢, ze objetos¢ komorki elementarnej zalezy tylko od promieni anionow. Takg warto$¢ jest
stosunkowo tatwo obliczy¢ z pomiaréw krystalograficznych i uzywa sie jej jako statg dla
innych zwigzkow tego samego anionu. Pauling wykorzystal metode potteoretyczng do
wyznaczenia promieni jonowych polegajacag na tym, ze odleglos¢ pomiedzy dwoma
przeciwnie natadowanymi jonami dzieli si¢ zgodnie z ich efektywnymi liczbami atomowymi
wyprowadzonymi na podstawie znajomosci orbitali walencyjnych jonow. Zaktada sie, ze jony
stykajg si¢ ze sobg. Kolejna metoda opiera si¢ obliczeniach termochemicznych dotyczacych
energii sieci na podstawie danych eksperymentalnych.

Model jonowy potwierdza zgodnos¢ obliczanych warto$ci ciepet tworzenia opartych
na modelu Borna-Habera, ale rowniez zgodno$¢ danych krystalograficznych z
przewidywaniami opartymi na modelu jonowym. Potwierdzeniem modelu jonowego jest
réwniez fakt, ze sole jonowe w ciele statym sa izolatorami elektrycznymi a przewodnictwo
pojawia si¢ dopiero po ich stopieniu. Wynika to z migracji jonow w stopionej soli. Niewielkie
przewodnictwo soli statych jest wynikiem drgan jonow w sieci krystalicznej lub obecnosci
defektow w krysztale. Ponadto sole jonowe w wiekszosci sa rozpuszczalne w
rozpuszczalnikach polarnych, a w roztworach zachowuja si¢ jak jony przewodzac prad

elektryczny. Obserwowane efekty solwatacji zgadzajg si¢ z modelem jonowym.

Krytyka modelu jonowego

Przede wszystkim pomimo uproszczonego traktowania energii sieci i zalozen
przyjetych w tym modelu wyniki obliczonych ciepel tworzenia znacznej grupy soli dobrze
zgadzaja si¢ z wartosciami eksperymentalnymi. Wskazuje to na bardzo dobra zgodnosé
modelu z rzeczywistoscig. Podstawg modelu jonowego jest to, ze energia potrzebna do
utworzenia jonow jest kompensowana przez energi¢ sieci powstajgcego krysztalu. W zwigzku

z tym zwigzek KCl, bedzie nietrwaty gdyz duza wartos¢ drugiej energii jonizacji potasu nie
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jest rownowazona przez zwigkszong energi¢ sieci KCl,. Analogicznie s6l CaCl bytaby
nietrwata nie ze wzgledu na sklad, a na zachodzenie reakcji 2CaCl — Ca + CaCl,. W tym
przypadku druga energia jonizacji jest kompensowana przez energi¢ sieci, ale niestabilno$¢
CaCl wynikajaca z mozliwosci przeksztalcenia si¢ w inng soél jonowa decyduje o
powstawaniu odpowiedniej soli. Model jonowy moze by¢ stosowany nie tylko do jonéw o
zamknigtopowtokowej konfiguracji, ale sprawdza si¢ rowniez w przypadku jondéw metali
przejsciowych. Natomiast, poniewaz w modelu tym stosuje si¢ dane eksperymentalne, nie jest
on modelem teoretycznym a ma charakter potempiryczny, co pozwala unikngé problemow
jakie w teorii orbitali czasteczkowych napotykamy przy obliczaniu efektéw odpychania
elektronow 1 efektow korelacji. Nalezy sobie jednak zdawac sprawe z faktu, Ze nie istnieje
czyste wigzanie jonowe, zawsze wystepuje pewien udziat wigzania kowalencyjnego. Dobrym
przykladem jest szereg halogenkow srebra AgF, AgCl, AgBr, Agl. Dla tego szeregu
obliczone w oparciu o model jonowy ciepta tworzenia sg mniejsze niz wyznaczone
eksperymentalnie, a eksperymentalne odleglosci migdzy jonami wydaja si¢ zmniejsza¢ w tym
szeregu tak jakby jon srebra stawat si¢ coraz mniejszy przy przechodzeniu od fluorku do
jodku. Jest to zwigzane z udziatem wigzania kowalencyjnego w tych solach. Fajans podat trzy
reguly przewidywania kowalencyjnego charakteru potaczen chemicznych.

1. Gdy kation jest maly i ma duzy tadunek wowczas jest zdolny do $cislejszego
przylegania do anionu i bedzie przyciagal tadunek silniej niz anion. Jest to zwigzane z
charakterem kowalencyjnym wigzania. Przyktadem sg proste sole glinu zawierajace, zgodnie
z modelem jonowym, AI*" o promieniu 0,05 nm (sole te ulegaja sublimacji). Dla odmiany
sole lantanowcow na +3 stopniu utlenienia o promieniu okoto 0,1 nm wykazuja jonowy
charakter w zwigzkach.

2. Gdy anion jest duzy i ma duzy tadunek wowczas im wigkszy jest anion tym bardziej
rozmyta jest chmura elektronowa, a w konsekwencji wigksze naktadanie orbitali anionu z
orbitalami kationu. Z tego powodu czasteczke AgF dobrze opisuje model jonowy, ktory
zawodzi przy opisie pozostalych halogenkoéw srebra. Podobnie siarczki sg bardziej
kowalencyjne niz chlorki.

3. Gdy niektore elektrony kationu sg stabo ekranowane nalezy spodziewaé sig
wickszej kowalencyjnosci wigzania. Przykladem jest porownanie soli magnezu(Il) i
cynku(Il). Promienie jonowe obydwu jonoéw metali sa zblizone, ale powinowactwo
elektronowe Zn*" jest wicksze niz Mg, co wynika ze stabego ekranowania przez elektrony
3d Zn*". Teoria orbitali czasteczkowych pozwala oczekiwaé wigkszej delokalizacji tadunku w
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stron¢ jonow cynku(lIl), a tym samy wickszego udziatu kowalencyjnego w tym przypadku niz
w przypadku soli magnezu(II).

Model jonowy wyklucza catkowicie mieszanie si¢ orbitali atomowych (hybrydyzacja)
i zaktada, Ze nie wystepuje naktadanie orbitali dwoch jondw. Z punktu widzenia teorii orbitali
czasteczkowych w trakcie oddziatywania dwoch jonéw powstaja dwa ,orbitale
czasteczkowe” — obsadzony parag elektronow orbital atomowy anionu f,i pusty orbital
kationu fi. Energie tych orbitali r6znig si¢ od energii orbitali atomowych swobodnych atomow
o energic elektrostatycznego oddziatywania jondéw i energi¢ odpychania elektronowego
wynikajacg z przemieszczenia elektronow. Pole kationu oddzialuje na orbital f, obnizajac jego
energi¢. Jesli wezmiemy pod uwagg wyznacznik sekularny |Hi i —ES; j| to wyrazy
wyznacznika Hj;, poza przekatna, sa rOwne zero, a jedynie wyrazy na przekatnej (/i) sa
zmieniane w wyniku oddzialywania dwoch pierwiastkow. W takim wypadku spodziewamy
si¢ odchylen od modelu jonowego zwtaszcza wtedy gdy wyrazy poza przekatng bgda miaty
duza warto$¢. Taka sytuacja ma miejsce gdy energie orbitali sg zblizone i nalezy spodziewac
si¢ ich duzego naktadania.

Energie solwatacji wykazuja zbiezno$¢ z energiami sieci. Im mniejsze jony i im
wigkszy ich fadunek tym wigksza entalpia solwatacji. Jednak obliczajac rozpuszczalnosci soli
jonowych na podstawie cyklu termodynamicznego nalezy mie¢ na uwadze fakt, ze wyrazy
odnoszace si¢ do entalpii mogg mie¢ mata wartos¢ i wtedy efekty zwigzane z entropia

zaczynajg odgrywac decydujacg role.

Struktura elektronowa ciat statych

Dotychczasowe rozwazania ograniczaly si¢ do wyodrebnionych czgsteczek, chociaz
przy omawianiu wigzania jonowego wkroczyliSmy na obszar ciata statego. Znaczna liczba,
jezeli nie wigkszo$¢, zwigzkow chemicznych wystgpuje w postaci ciat stalych, co w pelni
uzasadnia konieczno$¢ choéby pobieznego omoéwienia wlasciwosci tych ciat w oparciu o
modele i wnioski wynikajace z wczesniejszych tematow.

Z punktu widzenia chemii ciata stale mozna podzieli¢ na cztery grupy oparte na typie
wigzan jakie w nich wystepuja:

e czasteczkowe ciata state
e jonowe ciala state

e atomowe ciala state
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e ciala stale o strukturze metalicznej.

Taka klasyfikacja jest arbitralna i nalezy zdawac sobie sprawg, ze istniejg ciata stale,
ktoére mozna zaliczy¢ do wigcej niz jednej grupy. Przykladem moga by¢ krzemiany, ktore sa
zbudowane z kowalencyjnie powiagzanych sieci przestrzennych, ptaszczyzn lub tancuchow
utworzonych z tetraedrow SiO,4 obdarzonych tadunkami ujemnymi, ktére wraz z kationami
metali tworzg ciat state. W czasteczkowych ciatach statych mozna wyr6zni¢ poszczego6lne
czasteczki potaczone dzigki oddziatywaniom specyficznym, takim jak wigzania wodorowe
czy sity van der Waalsa. Oddziatywania tego rodzaju sg stosunkowo stabe przez co ciala o
takiej budowie wykazuja niewielkg wytrzymato$¢ fizyczna oraz majg niewielkie ciepta
topnienia. Tego typu ciala mozna uwaza¢ za agregaty wolnych czasteczek, a tym samym ich
struktury elektronowe sg w zasadzie takie same jak struktury pojedynczych czgsteczek.

W pozostatych przypadkach nie mozna cial statych traktowa¢ jako agregatow
czasteczek swobodnych, poniewaz ich struktury sa uporzadkowane. Ciata stale nie majace
budowy czasteczkowej wykazuja z reguly wyzsza wytrzymato$¢ fizyczng i maja wigksze
ciepta topnienia. Tego rodzaju ciata stale mozna scharakteryzowaé nast¢pujaco:

1. Jonowe ciata stale zbudowane z co najmniej dwoch indywiduéw obdarzonych
tadunkiem elektrycznym. Jony te oddzialuja wzajemnie silami przyciggania
elektrostatycznego. Zwiazki jonowe spotyka sie¢ wlasciwie tylko w fazach
skondensowanych (cialo stale, ciecz) poniewaz energia oddzialtywania
elektrostatycznego jest najnizsza wtedy gdy kazdy jon jest otoczony przez jony
przeciwnego znaku. Jony wystepujace w tego typu ciatach mozna utozsamiac z jonami
wystepujacymi w roztworach wodnych lub krysztatach, gdyz ich widma optyczne sg
bardzo podobne do tych jakie rejestruje si¢ w roztworach.

2. W atomowych cialach stalych wystgpuje sie¢ prostych dwucentrowych,
dwuelektronowych wigzan. Przyktadowo diament ma strukture czasteczki, w ktorej
kazdy atom wegla jest polaczony z czterema otaczajacymi atomami za pomoca
czterech dwucentrowych, dwuelektronowych wigzan. Arsen, antymon i bizmut tworza
struktury warstwowe z atomami rozmieszczonymi na przemian nad i pod ptaszczyzng
warstwy. Kazdy atom jest polaczony z trzema otaczajacymi atomami, wykorzystujac
do utworzenia wigzan trzy, do potowy zapelione, orbitale p oraz w niewielkim
stopniu orbital s. Pomigdzy warstwami wyst¢puja oddziatywania van der Waalsa.

3. Wszystkie pozostate ciata state, ktérych nie mozemy zakwalifikowaé¢ do dwoéch

powyzszych klas naleza do ciat statych o strukturze metalicznej lub pasmowe;.
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Model pasmowy moze zosta¢ uzyty do opisu zarowno metali jak i jonowych czy
atomowych cial stalych. Ciala o strukturze pasmowej maja z reguly duze liczby
koordynacyjne, a atomy sa w nich $cisle upakowane co znajduje wyraz w ich duzych

gestosciach.

Model pasmowy

Rozwazajac jakie konsekwencje wywotla przyjecie w teorii orbitali czasteczkowych
zatozenia o S$cistym upakowaniu atomow w ciele statym, czyli znacznego naktadania si¢
orbitali atomowych, uzyskamy przyblizong posta¢ modelu pasmowego. Krysztal zawiera
znaczng liczbe $cisle upakowanych atomoéw co powoduje, ze wszystkie atomy znajdujg sie w
takim samym, lub jednym z dopuszczalnych, otoczeniu (oczywiscie nie dotyczy to atomow
znajdujacych si¢ przy powierzchni krysztatu). W takich warunkach nalezy spodziewac sie¢
znacznej delokalizacji orbitali czasteczkowych. Jezeli dwa atomy znajda si¢ blisko siebie
oczekujemy, ze ich orbitale atomowe naloza si¢ na siebie i powstang dwa orbitale
czasteczkowe, wigzacy 1 antywigzacy. Jezeli do tego uktadu zblizymy trzeci atom to jego
orbitale b¢da oddzialywaé z orbitalami czasteczkowymi co doprowadzi do powstania innego
ukltadu orbitali. W krysztatach, ktorych atomy wykazujg duzg liczbe koordynacyjng
nakladanie si¢ orbitali atomowych zachodzi w znacznym stopniu, co powoduje
rozprzestrzenianie si¢ orbitali czgsteczkowych. Ogoélnie w uktadzie o duzej liczbie atomow
nie sposdb wyrdzni¢ poszczegdlnych orbitali pojawia si¢ bowiem ciagle pasmo poziomow
energetycznych. Liczba pozioméw energetycznych bedzie rowna liczbie orbitali atomowych
bioragcych udzial w wigzaniu, a tym samym bedzie proporcjonalna do liczby atomoéw w
krysztale. Szeroko$¢ pasma bedzie proporcjonalna do liczby natozen si¢ orbitali.

W takim obrazie pomini¢te zostaty dwa czynniki: symetria uktadu oraz witasciwosci
wigzace lub antywigzace pasm. Symetria uktadu, a w szczegdlno$ci symetria ulozenia
atomow skladowych, wywiera znaczny wplyw na poziomy energetyczne i ogranicza
dopuszczalne energie pasm do pewnych stref. Strefy te okre§la si¢ jako wigzace lub

antywigzace w zaleznosci od stosunku ich energii do wyjsciowej energii orbitali atomowych.
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Na powyzszym rysunku przedstawiony zostat diagram obrazujacy powstawanie pasm.
Atom pierwiastka ma trzy orbitale: orbital a rdzenia, oraz dwa orbitale walencyjne b i ¢. Gdy
jadra atomoéw sg znacznie od siebie oddalone nie wystepuje oddzialywanie pomiedzy tymi
orbitalami. W miar¢ jak odleglos¢ miedzy jadrami zmniejsza si¢ orbitale walencyjne
naktadaja si¢ i nastgpuje rozszczepienie orbitali b i ¢ na poziomy energetyczne. W pewnej
odleglosci pomigdzy jadrami energie tych poziomoéw staja si¢ zblizone i w rezultacie
wyksztatcaja si¢ dwa pasma I i II, rozdzielone przerwa energetyczng. Pasmo I ma charakter
wigzacy, a Il antywigzacy. Minimum energetyczne pasma | wypada przy tak zwanej
rownowagowe] odlegtosci miedzy jadrami. Gdy odlegtos¢ ta zostanie zmniejszona, np. w
wyniku sprezania, to energia pasma wzrosnie, i wreszcie niewiagzacy orbital rdzenia
atomowego a zacznie oddziatywaé z pozostatymi poziomami tworzac nowe pasmo.

Rozdzielenie pasm (przerwa energetyczna) jest uzaleznione od struktury. W
przypadku metali przejsciowych wystepuje nakladanie si¢ pasm. Orbital s, ktory jest
orbitalem walencyjnym o najwyzszej energii naktada si¢ na analogiczne orbitale sasiednich
atoméw, w wyniku czego powstaje szerokie pasmo. Orbitale d, ktore sa silniej zwigzane z
atomem oraz mniejsze, oddzialuja ze sobg stabiej, tworzac waskie pasmo. Zakres
energetyczny tego pasma lezy wewnatrz pasma s.
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Rozmieszczenie elektronow w obrgbie pasm zachodzi tak samo jak rozmieszczenie
elektronow na orbitalach czasteczkowych, chociaz duzym problemem jest tutaj kwestia
sparowania spinow.

Analogicznie przedstawia si¢ model gazu elektronowego (swobodnych elektronow)
stosowany do opisu struktury elektronowej metalu. Zaklada si¢ tutaj, ze metal jest
zjonizowany, a swobodne elektrony poruszaja si¢ w dowolnych kierunkach w krysztale.
Koncowy wynik jest taki sam jak w modelu pasmowym. Zastosowanie modelu pasmowego
do cial jonowych polega na przyjeciu, ze pasmo walencyjne jest zlokalizowane praktycznie w
catosci na anionach, gdy tymczasem puste pasmo przewodnictwa sktada si¢ z nieobsadzonych
orbitali kationow. Jonowe ciala state charakteryzujg si¢ duzymi przerwami energetycznymi
przez co sg izolatorami. Jednak w stanie stopionym przewodza prad elektryczny za sprawa
przemieszczania si¢ jonow.

Opierajac si¢ na pasmowym modelu ciat statych mozna przedstawi¢ pewne wnioski
dotyczace struktur takich ciat.

e Litowce sg dobrymi przewodnikami, poniewaz ich orbitale walencyjne ns nakladaja

si¢ w znacznym stopniu, a elektrony na tych orbitalach sa stabo zwigzane. W
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reakcjach z chlorowcami przekazuja te elektrony na silniej zwigzane orbitale p
chlorowca w wyniku czego powstajg zwigzki jonowe.

e Przy przesuwaniu si¢ wzdhuz okresu pierwiastkow przejsciowych orbitale d sg coraz
silniej zwigzane i sg coraz mniejsze. Z tego powodu w mniejszym stopniu uczestnicza
W wigzaniu, a ciepta atomizacji metali zawartych pomiedzy $rodkiem a koncem
danego okresu zmniejszajg si¢. Tlenki metali przejsciowych maja zawsze bardziej
jonowy charakter niz ich siarczki lub selenki, poniewaz energie orbitali walencyjnych
siarczkow lub selenkow sg znacznie blizsze energiom orbitali metalu. Ponadto orbitale
siarczkow 1 selenkoéw sa wicksze niz odpowiednie orbitale tlenkow.

e Pierwiastki z prawej strony ukladu okresowego, posiadajgce znaczng liczbe Scisle
zwigzanych elektronow walencyjnych, chetnie tworzg niewielkie czasteczki. Duza
liczba elektronow walencyjnych powoduje, ze niektére pasma antywigzace sa zajete.
Wegiel (diament) posiadajacy cztery elektrony walencyjne ma w pehi zajete pasmo
wigzace o niskiej energii. Dodatkowy elektron musi zajac miejsce w pasmie

antywigzacym o wysokiej energii.

Kwasy i zasady

Pojecie kwasow i zasad nalezy do najstarszych stosowanych w chemii. Najprostsza, i
jedna z pierwszych, teoria Arrheniusa, wedlug ktorej kwasem jest substancja zwigkszajaca w
roztworze stezenie jonow wodorowych H', a zasada zwickszajaca stezenie jondow
hydroksylowych OH, jest teorig, ktora nie ma wickszego zastosowania we wspolczesnej
chemii. Pierwsza z majacych znaczenie jest teoria Brensteda i Lowry’ego, wedlug ktorej
kwasem jest substancja oddajaca protony, a zasada substancja, ktora je przyjmuje. Taka
definicja jest bardzo praktyczna w odniesieniu do roztworéw wodnych i zgodnie z nig w
reakcji:

HCl + H,O < H;0" + CI,
kwasami s3 HCl i H;0", a zasadami H,O i Cl". Poniewaz kwas solny jest zdysocjowany
praktycznie w 100% w rozcienczonym roztworze wodnym to mozemy stwierdzi¢, ze jest on
silniejszym kwasem niz H;O", gdyz tatwiej oddaje proton. Tak samo anion chlorkowy jest
stabsza zasada niz woda. Nalezy pamigtac, ze proton nigdy nie wystepuje samodzielnie,

zawsze jest potgczony albo z czasteczka rozpuszczalnika albo z zasada.
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Kwasy i zasady Lewisa — w tej teorii zasadg jest donor pary elektronowej, a kwasem
jej akceptor. W reakcji:

BF; +F — BF,,
jon fluorkowy jako zasada oddaje parg elektronows czasteczce akceptora BF; — kwasowi.
Takie podejscie jest zwigzane z pojeciem wigzania pojedynczego tworzonego za pomoca pary
elektronowej. W teorii orbitali czasteczkowych mozna stwierdzié, ze wystepuje
oddziatywanie pomiedzy obsadzonym orbitalem czasteczkowym zasady, a pustym
(akceptorowym) orbitalem akceptora, w wyniku czego powstaje nowy orbital czasteczkowy.
Tworzace si¢ wigzanie ma charakter czgsciowo kowalencyjny zwigzany z przekazaniem
fadunku od zasady do kwasu. Teoria Lewisa w potgczeniu z modelem VSEPR (odpychania
par elektronowych powloki walencyjnej) umozliwia przewidywanie struktur potaczen
kwasowo-zasadowych. W teorii tej nie uwzglednia si¢ oddziatywan z rozpuszczalnikiem co
powoduje, ze znajduje ona szczegOlne zastosowanie do uktadow gazowych lub stabo
solwatowanych. Ponadto teori¢ Lewisa mozna stosowaé¢ do rozpatrywania zwigzkow
koordynacyjnych. Przyktadowo WCls mozna traktowaé jako potaczenie szesciu jonow CI,
czyli zasady Lewisa, z kwasem W%, Podobnie traktowaé¢ mozna takie ligandy jak CO, ktore
oddaja czes¢ tadunku z orbitali ¢ jako zasady, ale ze wzglgdu na fakt, ze jednoczesnie
przyjmuja one ladunek od metalu na antywiazace orbitale = mozna je traktowaé jako
kwasy. Aby unikng¢ tej nieco paradoksalnej sytuacji mowi si¢ o kwasach =« i zasadach o.

Kolejng teorig jest rozpuszczalnikowa teoria kwasoéw i zasad oparta na fakcie, Ze
rozpuszczalniki mogg ulega¢ dysocjacji, co zmienia wtasciwosci rozpuszczonych zwigzkow.
Wedhug teorii rozpuszczalnikowej kwasem jest substancja, ktora po rozpuszczeniu wytwarza
kation charakterystyczny dla rozpuszczalnika. Przyktadowo dla wody kationem
charakterystycznym jest jon H;O' tym samym wszystkie substancje, ktore po rozpuszczeniu
w wodzie wytwarzajg kation hydroniowy sg kwasami. Zasada jest substancja, ktora wytwarza
anion charakterystyczny dla rozpuszczalnika. Dla wody anionem charakterystycznym jest
OH". Wezmy pod uwage dysocjacj¢ zachodzacag w cieklym amoniaku:

2NH;3 <> NH4" + NH,~
W roztworze cieklego amoniaku wszystkie kwasy Bronsteda sa3 mocne gdyz tatwo oddaja
proton tworzac NH,". Natomiast niewiele jest zasad, ktére mogtyby odebraé proton od NHs.
Z drugiej strony w lodowatym kwasie octowym wigkszos¢ kwasow jest staba, natomiast
wiekszos¢ zasad jest mocnych. Innym przyktadem wptywu rozpuszczalnika na wlasciwosci
kwasowo-zasadowe jest chlorek glinu(Ill). W rozpuszczalnikach bezwodnych AlCl;
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zachowuje si¢ jak kwas Lewisa przyjmujac anion chlorkowy i tworzac AICl4 . Rozpuszczony
w wodzie chlorek glinu(Ill) tworzy hydratowane jony glinowy(Ill) i chlorkowy:
AICl; + nH,O — [AI(OHy)6]*" + 3C1 oq)
Jednak jon szescioakwaglinianowy latwo traci protony:
[A(OH,)e]*" + HyO > [AI(OH)(OH,)s]*" + H;0
stajac si¢ silnym kwasem Brensteda w roztworze wodnym.

Amfoteryczno$¢ jonu [Al(OH,)s]*" mozna zobrazowa¢ schematem:

~H H
EN .
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v )
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W srodowisku zasadowym proton ze skoordynowanej czasteczki wody jest przenoszony do
grupy OH, a w kwasnym proton z jonu hydroniowego H3O' jest przenoszony do
skoordynowanej grupy OH . W pierwszym przypadku wodorotlenek glinu jest kwasem, a w
drugim zasadg. W obydwu przypadkach nie ulega zmianie liczba koordynacyjna jonu
glinu(IIl). Ponadto w kazdym z tych przypadkow rozpatrywane jest wigzanie AI-O—H, czyli
wigzanie tlen — wodoér w czasteczce wody skoordynowanej do jonu centralnego. Ostabienie
tego wigzania jest uzaleznione od tadunku kationu, z ktéorym zwigzana jest czasteczka wody.
Jezeli przesunigcie elektronow w strone jonu dodatniego jest zbyt mate wigzanie O-H w
skoordynowanej czasteczce wody jest niedostatecznie ostabione by przeniesienie protonu z
czasteczki wody znajdujacej si¢ w sferze koordynacyjnej bylo bardziej prawdopodobne niz
przeniesienie protonu od swobodnej czasteczki wody. Z tej przyczyny jony metali grupy I, a
nawet jon La*", nie tworza wodorotlenkow amfoterycznych. Hydroliza takich jonoéw nie
zachodzi, albo zachodzi w niewielkim stopniu, co wskazuje, Ze wigzanie w czasteczce wody
hydratacyjnej nie jest na tyle ostabione aby mogly pojawi¢ si¢ wilasciwosci kwasowe.
Uogolniajagc mozna stwierdzi¢, ze jony dodatnie, ktore ulegaja hydrolizie w niewielkim
stopniu, lub nie ulegajg jej wcale, rzadko tworzg amfoteryczne wodorotlenki. Jony dodatnie

tatwo ulegajace hydrolizie, jak S**, réwniez nie tworza wodorotlenkéw amfoterycznych.
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Wynika to z faktu, ze w hydratowanym jonie tego rodzaju wigzanie H-O jest tak silnie
ostabione (stabsze niz wigzanie H-OH, w jonie hydroniowym), Ze nie jest w stanie odtaczy¢

protonu od jonu hydroniowego.

Twardos¢ i miekkos¢

Pojecie twardosci i migkkosci nie jest okreslone tak $cisle jak elektroujemnos$é.
Pomimo tego, ze samo pojecie jest kwestionowane to stanowi ono probe wyjasnienia
pewnych obserwacji, ktorych nie udato si¢ teoretycznie uzasadni¢ w oparciu o
elektroujemnos¢. Twardos$¢ i migkkos¢ znalazty zastosowanie w takich obszarach chemii jak
stale trwalosci zwigzkow.

W roku 1958 Ahrland, Chatt i Davies wyr6znili dwie grupy statych trwalosci
zwigzkow metali. Rozpatrujac stale trwatosci zwigzkéw metali w stosunku do pierwiastkow
grup 15 — 17 uktadu okresowego zauwazyli niezwykle duze roéznice pomigdzy pierwszym
pierwiastkiem danej grupy, czyli odpowiednio tlenem, azotem i fluorem, a nastgpnymi w
danej grupie. Okazuje si¢, ze pewne pierwiastki tworzg najtrwalsze zwiazki z pierwszym
pierwiastkiem grupy, podczas gdy inne pierwiastki tworza trwale zwiazki z pozostatymi
pierwiastkami w grupach uktadu okresowego. W zwigzku z tym podzielili oni pierwiastki na
dwie klasy nazywajac je odpowiednio klasami a i b. Ahrland przedstawit kolejnos¢

powinowactwa metali w stosunku do atomoéw donorowych z grup 15-17 w nastepujacy

Sposob:
Grupa |Klasaa Klasa b
17 F»Cl>Br>1 F«Cl<Br<lI
16 O»S>Se>Te O«S<Se<Te
15 N»P>As>Sb |N«P<As<Sb

Praktycznie wszystkie metale i potmetale mozna zaliczy¢ do klasy a lub b, a stopien
wykazywania cech jednej lub drugiej klasy zalezy od stopnia utlenienia atomu centralnego
zwigzku. Na ogot metal wykazuje cechy klasy a gdy jego stopien utlenienia zwicksza sie,
podczas gdy metale na niskich stopniach utlenienia wykazujg cechy klasy b, przejawiajac
powinowactwo do ligandow, ktore nie sa silnymi donorami typu kwas-zasada jak np. CO.
Zmiany statych trwatoéci sa bardzo wyrazne. Dla przyktadu jon Hg®" w roztworze wodnym
jest 10 razy silniej koordynowany przez jon jodkowy niz fluorkowy. Tym samym

wyro6znienie klas a i b staje si¢ pomocne przy selektywnym kompleksowaniu jonéw metali.
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Kolejnym obszarem gdzie pojecia twardosci i migkkosci znajduje zastosowanie sg
zagadnienia rownowag kwasowo-zasadowych. Badanie reakcji typu A + B < AB wykazalo,
ze kolejnos¢ ,,mocy” w szeregu kwasow A zalezy w znacznym stopniu od zasady B, z ktora
kwasy te reaguja. W zwiagzku z tym nie mozna przedstawi¢ stalej rownowagi tej reakcji w
postaci

logK= SaSs,

w ktorej Sa 1 Sg 0znaczaja ,,wspotczynniki mocy” kwasu A i zasady B. W 1963 roku Pearson
wprowadzil pojecie miekkich i twardych zasad, okres$lajac twardymi te zasady, ktorych atomy
donorowe sg odporne na utlenianie i wykazuja duza elektroujemnos¢. Migkkimi zasadami sa
natomiast te, ktorych atomy donorowe wykazuja malg elektroujemno$¢ i1 sa tatwe do
utlenienia. Majac zdefiniowane migkkie i twarde zasady mozna byto dokona¢ analogicznego
podziatu kwasoéw w zaleznosci od ich powinowactwa w stosunku do twardych i mickkich
zasad. Zgodnie z podzialem twarde kwasy reaguja z twardymi zasadami, a migkkie kwasy
wykazuja powinowactwo do migkkich zasad. Takie podejscie jest réwnowazne z
traktowaniem klasyfikacji Ahrlanda, Chatta i Daviesa z punktu widzenia teorii kwasow i
zasad Lewisa. Pearson zaliczyt metale klasy a do kwasow twardych, a metale klasy b do
mickkich. Analogicznie anion fluorkowy jest twarda zasada, a anion jodkowy migkka.
Podjeto proby uzupetnienia réwnania na stata rownowagi o parametry migkkos$ci:

logK= SASg+ CaCs
jednak nie odniosly one wickszego sukcesu. Okazato si¢, ze mickkos¢ jest parametrem
uzupelniajacym w stosunku do mocy kwasu czy zasady. Przyktadowo jon siarczkowy S*~ jest
uwazny za mickka zasadg, ale jest mocng zasada bo wigze mocno twardy proton tworzac HS™.

Nastepny obszar zastosowania koncepcji migkkosci i twardosci dotyczy ciepta reakcji.
Z teorii elektroujemnosci Paulinga wynika, ze reakcja:

AB+CD < AD +CB
wykazuje ujemng zmiang entalpii jezeli B jest bardziej elektroujemny niz D, a C mniej
elektroujemny niz A. Innymi stowy reakcja:

LiF + CsI —Lil + CsF
powinna przebiega¢ w stron¢ prawag poniewaz najbardziej elektroujemny fluor tgczy sie z
najmniej elektroujemnym cezem. Jednak w rzeczywisto$ci reakcja ta nie przebiega. Akurat w
przypadku tej reakcji mozna wytlumaczy¢ brak oczekiwanych produktow faktem, ze zwigzki

W niej uczestniczgce sg niemal czysto jonowe, a co za tym idzie na podstawie energii sieci
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krystalicznej mozna obliczy¢ poprawne ciepto tej reakcji. O wiele trudniej jest wyjasnic¢
zmiang entalpii reakc;ji:

CH;3F + CFsH — CH4 + CF4 AH=-80 kJ/mol
Zaktadajac, ze wegiel w CF;jest bardziej elektroujemny niz w rodniku CHs to nalezy
oczekiwac, ze cieplo reakcji bedzie dodatnie. Pearson tlumaczy to tym, ze atom wegla w
CF; jest otoczony przez silnie elektroujemne atomy fluoru, i w rezultacie staje si¢ ,,twardszy”
niz atom wegla w grupie CHs. Z tego powodu wykazuje on wigksze powinowactwo do
Htwardego” atomu fluoru tworzac w rezultacie reakcji CF4i metan. Ta tendencja do
utworzenia w reakcji dwoch skrajnie odmiennych zwiazkéw z catego szeregu mozliwych
zostata przez Jorgensena nazwana ,,symbiozg nieorganiczng”’. W preparatyce wystgpuje
ogolna zasada, ze latwiej jest powigza¢ migkkie grupy z centrami, do ktorych przytaczone sg
migkkie grupy niz z centrami potagczonymi z twardymi grupami.

Kolejnym parametrem gdzie koncepcja migkkosci i twardosci znajduje swoje
zastosowanie jest cieplo tworzenia. Wykazano, ze w szeregach dwusktadnikowych zwiazkow
dwoch metali, z ktérych jeden nalezy do klasy a, drugi do b i majacych w przyblizeniu
jednakowe promienie jonowe, ciepla tworzenia zwigzkow metali klasy b maja wigksze
warto$ci ujemne niz nalezaloby oczekiwaé z pordwnania ze zwigzkami metali klasy a. W
szczegblnosci sytuacja taka ma miejsce wtedy, gdy drugi pierwiastek zwigzku jest miekki.

Teoretyczne uzasadnienie poje¢ twardosci i migkkosci jest trudne. Jednym ze
sposobow rozwazania poje¢ twardosci i migkkosci w odniesieniu do wlasciwosci wigzania
chemicznego jest ich powigzanie z elementami niediagonalnymi wyznacznika
sekularnego Hjj — ESj;, ktore pomija si¢ rozpatrujac elektroujemnos¢. Takie podejscie wydaje
si¢ uzasadnione gdyz oddzialywania typu migkki—migkki dotyczy kationow o duzych
energiach jonizacji i aniondw o matych powinowactwach elektronowych, czyli przypadkow
gdy wartosci energii orbitali donora i akceptora sg zblizone. Przyjmuje si¢, ze wigckszo$¢
oddziatywan twardy—twardy ma charakter elektrostatyczny, a w oddzialywaniach migkki—
migkki role odgrywa kowalencyjnos¢. Dodatkowo w przypadku metali przejsciowych istotne
staje si¢ oddzialtywanie synergiczne, czyli wtorne przekazywanie tadunku m pomiedzy
metalem a ligandem. Wskazywano tez na powigzanie wzajemnej polaryzacji mickkich
kwasow 1 zasad w ich wzajemnym oddzialywaniu ze wzgledu na fakt, ze wiele migkkich
kationow i aniondéw zawiera duzg liczbe elektronow.

Dane eksperymentalne, na podstawie ktorych powstaty koncepcje twardosci i
miekkosci dotyczyty roztworéw wodnych. W zwigzku z tym nalezy rozpatrze¢ oddzialywanie
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dwoch uktadow A i B w odniesieniu do rozpuszczalnika, w ktorym ono zachodzi. W
roztworze wodnym oddziatywanie pomiedzy kationem metalu a anionem wymaga
dostarczenia energii w celu usunigcia czasteczek wody z otoczenia obydwu jonow tak aby
mogly one utworzy¢ obojetng elektrycznie czasteczke zwiazku. Reakcje taka mozemy zapisac
schematycznie:

X (H0)s + M" (H0) <> MX™ " (H0)c + (a+b-)H,0
Woda jest twarda zasada i silnie solwatuje twarde kationy. Zastgpienie wody przez inng
twardg zasade skutkuje niewielka zmiang entalpii ze wzgledu na to, ze proces ten wiaze si¢ z
mala réznica powinowactw. Dla oddzialywan twardy—twardy istotne sg wigc zmiany entropii.
Natomiast w przypadku migkkich jonow, ktore sg stabo solwatowane istotng role odgrywa, w
tworzeniu zwigzku, zmiana entalpii. W zwigzku z tym migkkos¢ i twardos¢ danego jonu jest
uzalezniona w znacznym stopniu od tego czy rozpuszczalnik, w ktérym zachodzi reakcja
nalezy do klasy a czy tez b. Ten fakt pokazuje, ze twardos¢ i migkko$¢ nie sg cechami
wylacznie danego atomu, ale zaleza rowniez od otoczenia w ktérym zachodzi dany proces.

Probowano okresli¢ skalge mickkosci dla jonéw w roztworach wodnych i Ahrland
wprowadzil parametr o bedacy ilorazem ciepta reakcji:

M(s) — M (aq) + ze (g)
i tadunku kationuz. Jorgensen wykazal, ze warto$¢ tego parametru mozna otrzymac z
réwnania op = (E° + 4,5)/z, w ktérym E° oznacza potencjal standardowy elektrody w stosunku
do potencjatu normalnej elektrody wodorowej, a warto$¢ 4,5 uwzglednia cieplo tworzenia i
hydratacji protonu. Nastepnie Klopman stosujac rachunek zaburzen do oddziatywan
pomigdzy uktadami w roztworze wykazat, ze jezeli energia orbitali donora i akceptora r6znig
sic znacznie od siebie to oddziatywanie pomigdzy nimi bedzie miato charakter
elektrostatyczny. Natomiast przy zblizonych wartosciach energii role odgrywajg procesy

przeniesienia fadunku od donora do akceptora.

Rola termodynamiki w chemii nieorganicznej

Dane termodynamiczne petig w chemii istotng role przy rozpatrywaniu trwalosci
chemicznej zwigzkow i przy rozpatrywaniu przebiegu reakcji chemicznych. Cykl Borna-
Habera pojawit si¢ juz przy omawianiu wigzan jonowych. Generalnie cykle termodynamiczne
stanowig sposob przedstawiania lub interpretowania danych doswiadczalnych. Takie ujecie

jest  bardzo  przydatne gdyz rozwazanie zmian  zachodzacych  pomiegdzy
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pierwiastkami rozbitych na poszczegolne etapy, co umozliwia zastosowanie termodynamiki,
jest prostsze niz rozpatrywanie calkowitych energii reakcji.

Stala rownowagi reakcji chemicznej jest zwigzana z catkowita zmiang energii
swobodnej zachodzacej reakcji. Gdy reakcja zachodzi w ukladzie o stalym ci$nieniu
postugujemy si¢ entalpia swobodnag G, a w przypadku stalej objgtosci energia
swobodng F. Przy stalym ciSnieniu zalezno$¢ pomiedzy stala réwnowagi K, a entalpig
swobodng G° wyraza rownanie:

AG°=-RTInkK,

Zmian¢ entalpi swobodnej mozemy zwigza¢ ze standardowymi entalpig i entropia w
nastepujacy sposob:

AG°= AH° — TAS®
Dane odnoszace si¢ do entalpii standardowej sg tatwiej dostepne od odnoszacych si¢ do
entropii. Jest to jeden z powodow dla ktorych rozwazania termodynamiczne w chemii
nieorganicznej czesto opiera si¢ na entalpii. Dodatkowo przyjmuje si¢ zalozenie, ze zmiany
entalpii i1 entropii standardowych sg niezalezne od temperatury, co nie jest prawdg. Innym
przyblizeniem jest przyjecie dominujacej roli zmian entalpii przy wyznaczaniu AG°.

Standardowe cieplo tworzenia danego zwiazku chemicznego jest zmiang entalpii
uktadu jaka zachodzi podczas tworzenia jednego mola zwigzku z pierwiastkéw w ich stanach
standardowych w temperaturze pomiaru. Dodatnie cieplo tworzenia AH®, oznacza, ze¢
zwigzek jest nietrwaly gdyz rozklada si¢ na pierwiastki skladowe. Z punktu widzenia
termodynamiki jest to prawda, ale istnieje szereg zwiazkdéw, ktorych ciepta tworzenia sa
dodatnie a mimo to zwigzki te mozna otrzymac i nie obserwuje si¢ ich rozktadu. Zwigzki
takie wykazujg trwato$¢ kinetyczng i pomimo dodatnich ciepel tworzenia ich rozktad
nastgpuje nieskonczenie wolno. Przyktadem sg wszystkie zwigzki organiczne, ktére pod
wzgledem termodynamiki sa niestabilne i powinny ulega¢ na powietrzu rozktadowi. Nie
dzieje si¢ tak ze wzgledu na ich trwato$¢ kinetyczng. Z drugiej strony ujemna wartos¢ ciepta
tworzenia nie gwarantuje, ze zwiazek bedzie trwaty. Przykladowo warto$¢ entalpii
standardowej tworzenia MnCl; wynosi —460 + 20 kJ/mol, a MnCl, —482 + 4 kJ/mol, zatem
MnCl; jest trwaly jedynie w atmosferze chloru. W innych warunkach ulega rozktadowi
zgodnie z rownaniem reakcji MnCl; — MnCl, + 1/2Cl,. Rozwazajac  trwatosé
termodynamiczng musimy zna¢ najbardziej prawdopodobny produkt rozktadu lub najbardziej

prawdopodobng reakcje w ktorej zachodzi rozktad danego zwigzku chemicznego.
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Wielkosci termodynamiczne takie jak entalpia w przypadku zwigzkow chemicznych
sa skorelowane z energia wigzania rozumiang zgodnie z teorig wigzan zlokalizowanych.
Innymi slowy energia wigzania dla czasteczki dwuatomowej odpowiada energii jaka jest
potrzebna do jej dysocjacji. W czasteczkach organicznych, takich jak metan, energia wigzania
odpowiada 1/4 wielkosci zmiany entalpii jaka zachodzi w reakcji syntezy jednego mola
metanu z jednego mola zdysocjowanego na atomy gazowego wegla i1 czterech moli
zdysocjowanego gazowego wodoru. Dla zwigzkow organicznych wartoSci ciepel tworzenia
mozna uzyskac przez proste zsumowanie odpowiednich energii wigzan. Ciepta tworzenia i
spalania prostych weglowodorow i innych zwigzkéw organicznych tworzacych szeregi
homologiczne zwickszaja si¢ liniowo wraz ze wzrostem ilosci grup CH,. W przypadku
zwigzkow nieorganicznych addytywno$¢ energii wigzan jest mniej zadowalajaca. Zwtlaszcza
gdy nastgpuje zmiana stopnia utlenienia, liczby koordynacji czy tez w gre wchodzg wigzania
wielokrotne. W zwigzku z tym zatozenie o $cistej addytywnosci w chemii nieorganicznej

powinno by¢ stosowane ostroznie.

Cykle termodynamiczne

Na podstawie znajomosci ciepta tworzenia WClg oraz ciepet atomizacji wolframu i

chloru mozna obliczy¢ energi¢ wigzania W—Cl:

W *6Cl,

AH°_(CI)
726 kJ W, +3Cl,

AH® (W) 6-energia wigzania
849 kJ W, +3Cl, W-Cl1

AH°  (WCI)

—405 kJ wCl, v

Podobne rozwazania mozna przeprowadzi¢ dla reakcji:

WClg + 6CH;3Li — W(CHs3) + LiCl
Podstawiajgc warto$ci entalpii tworzenia metylolitu, chlorku litu i sze$ciochlorku wolframu
uzyskujemy warto§¢ AH® tworzenia W(CHj)e rowng +738,7 kJ/mol, a warto$¢ energii
wigzania W—C 159 kJ/mol. Duza dodatnia warto$¢ entalpii tworzenia wskazuje na to, ze

zwigzek ten jest nietrwaly. Jednak jako produkt tej reakcji wystepuje szczegolnie trwaly
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chlorek litu i w tym uktadzie mozliwe staje si¢ utworzenie innego zwigzku o mniejszej
trwatosci.

Zastosowanie modelu jonowego do opisu termodynamiki reakcji: MF )+ BF3q) —
MBF4s), wymusza uzycie wyrazéw opisujacych energi¢ sieci (U) oraz cieplo asocjacji (4)

pomigdzy F~ i BF;. Odpowiedni cykl termodynamiczny dla tej reakcji jest nastepujacy:

Mg' ) +F g + BFy, Mg", +BF, 7,
+U(MF) _U(MBF,)
AH

MgF(S) + BF3(g) > MBF4(S)

Zmiana entalpii jest w tym przypadku dana wyrazeniem AH =4 -U (MBFy)
+ U (MF). Energia sieci UMF) jest zawsze wigksza niz UMMBF,4) poniewaz jon fluorkowy
jest znacznie mniejszy niz jon BF4 . Rekcja bedzie zachodzi¢ najtatwiej gdy jon metalu M
bedzie duzy, gdyz wtedy roznica U(MF) —U(MBF,) bedzie najmniejsza. W takim wypadku
oczekujemy, ze CsBF, bedzie trwalszy niz LiBF4. Uogdlniajac mozna stwierdzi¢, ze w ciele

stalym duze aniony stabilizujg duze kationy i odwrotnie.

Efekty entropowe

Jak do tej pory gtowny nacisk w rozwazaniach termodynamicznych ktadliSmy na
entalpi¢. Natomiast istnieje szereg zjawisk, w ktorych zmiany entropii odgrywaja decydujaca
role. Przykladem moga by¢ defekty pojawiajace si¢ w strukturze krystalicznej. Ich
wystepowanie moze by¢ zwigzane z korzystnym wzrostem entropii. W takich wypadkach
czynnik AS° bedzie miat duze znaczenie zwlaszcza gdy warto$§¢ zmiany entalpii AH° beda
miaty wartos$¢ zblizong do zera.

Pierwszym takim przypadkiem jest rozpuszczalno$¢ ciat statych o budowie jonowe;.
Pomimo tego, ze ciepta hydratacji gazowych jondow sg zawsze ujemne to sg one rOwnowazone
przez energi¢ sieci. Wynika to z faktu, Zze podczas rozpuszczania zmianie ulega jedynie
otoczenie poszczegodlnych jonow. W sieci krystalicznej ciata jonowego jony sg otoczone
jonami o przeciwnych znakach, a w rozpuszczalniku miejsce jondw zajmujg czasteczki
polarnego rozpuszczalnika. W przypadku kationu energia elektrostatycznego oddziatywania z
anionem w sieci krystalicznej po rozpuszczeniu zmienia si¢ na energic oddziatywania
elektrostatycznego z ujemnym biegunem dipola rozpuszczalnika. Natomiast zysk entropii

spowodowany zniszczeniem, uporzadkowanej, sieci krystalicznej jest duzy. Nie mozna
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zapomina¢ o tym, ze jezeli uporzadkowanie czasteczek rozpuszczalnika wokoétl jonu w
roztworze jest duze to entropia hydratacji jonu jest ujemna. Dzieje si¢ tak w przypadku
matych jonow lub obdarzonych znacznymi ladunkami. Rozwazania nad termodynamika
rozpuszczania soli jonowych prowadza do nastgpujacego wniosku. Ciala state zbudowane z
malych przeciwnie natadowanych jonéw (LiF) lub jonéw o duzym tadunku (BaSO,) czesto
wykazuja staba rozpuszczalnos¢.

Nalezy pamigta¢ o tym, ze sole uwodnione i bezwodne musza by¢ traktowane
oddzielnie. W przypadku soli uwodnionych czynnik entropowy ma wicksze znaczenie niz
czynnik zwigzany z entalpig, niz ma to miejsce w przypadku soli bezwodnych. Poniewaz
rozpuszczalno$¢ soli jonowych zalezy od réwnowagi cztonéw zwiazanych z entropig i
entalpig to oczywistym jest, ze zmiana rozpuszczalnika wptywa na rozpuszczalno$¢.

Drugg wielkos$cig jaka wykazuje zaleznos¢ od entropii jest stata rOwnowagi zwiazkow
koordynacyjnych. Mozna wyrdzni¢ dwie state rownowagi takich reakcji: stopniowg statg
rownowagi — K, — odnoszaca si¢ do reakc;ji:

ML, +L — ML,
lub ogo6lng statg trwatosci f,, odnoszaca si¢ do reakcji:

M +nL < ML,

Warto$¢ zmian entalpii dla tych reakcji sa niewielkie natomiast istotng role odgrywa tutaj
zmiana entropii. Gdy jony tworzace zwigzek koordynacyjny maja duze tadunki, to znajdujac
sic w roztworze powoduja znaczne uporzgdkowanie czasteczek rozpuszczalnika. Po
utworzeniu zwigzku calkowity jego tadunek odpowiada roznicy tadunkéw jondow
swobodnych. Jednoczesnie wielko§¢ jonu kompleksowego jest wicksza niz wielkosé
sktadowych. Obydwa te czynniki powoduja zmniejszenie uporzgdkowania czasteczek
rozpuszczalnika 1 wzrost entropii uktadu. Szczegoélnie widoczne jest to przy tworzeniu
zwigzkow przez ligandy wielokleszczowe. W takim przypadku ligand zajmujac wigcej niz
jedno miejsce koordynacji uwalnia wicksza liczbe czasteczek rozpuszczalnika. Efekt
chelatowy jest szczegodlnie widoczny w przypadku wielokleszczowych ligandéw jonowych
jak EDTA, gdyz taczac si¢ z metalem dodatkowo zwigksza zysk entropowy wywierany przez
jego duzy ujemny tadunek.

Na koniec nalezy jeszcze wspomnie¢ o reakcjach zachodzacych w wysokich
temperaturach. W takich warunkach w miar¢ wzrostu temperatury czynnik entropowy

znacznie przewyzsza czynnik AH. Szczegoélnie jest to widoczne gdy substratami reakcji sa
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ciala stale, a produktami gazy. W reakcji nastgpuje wtedy wzrost ilosci czasteczek co

prowadzi do wzrostu entropii.

Przeglad wlasciwosci zwigzkéw chemicznych

Pierwiastki s- i p-elektronowe

Atomy litowcow posiadaja tylko jeden elektron walencyjny, ktory jest stosunkowo
stabo zwigzany i z tego powodu w chemii gléwna rol¢ odgrywaja ich kationy. Istotne
znaczenie ma wzrost promienia jonowego w miar¢ wzrostu liczby atomowej pierwiastkow tej
grupy. Lit spala si¢ na powietrzu tworzac Li,O, so6d tworzy Na,0,, a potas KO,.

Kationy litowcow sg typowymi twardymi kwasami Lewisa i wykazuja zdolnos¢ do
tworzenia zwigzkow koordynacyjnych z donorami tlenowymi. Poniewaz orbital s litu posiada
najwigkszg ujemna energi¢ i dodatkowo wykazuje najstabsze efekty odpychania przez rdzen,
tworzy najsilniejsze potaczenia z donorowymi atomami tlenu. W roztworze wodnym ciepto
hydratacji litu jest wicksze niz ciepla hydratacji innych pierwiastkow tej grupy. Bardziej
kowalencyjny charakter litu niz pozostatych pierwiastkéw grupy I wynika réwniez z faktu
posiadania najsilniej zwigzanego orbitalu walencyjnego i matego rdzenia atomowego. To
powoduje, ze wykazuje on tendencj¢ do znacznego nakrywania orbitalu 2s z orbitalami
ligandow, a tym samym i wzrost kowalencyjnosci wigzania. W wigkszosci zwigzkow litu
wigzania maja charakter spolaryzowanych wigzan jonowych. Pierwiastki grupy I tworza
zwigzki metaloorganiczne, przy czym zwiazki litu charakteryzuja si¢ strukturami
czasteczkowymi, a pozostatych pierwiastkow tej grupy maja prawdopodobnie charakter
jonowy.

Zwiagzki dwoch pierwszych pierwiastkow grupy drugiej, czyli berylu i magnezu,
wykazuja w znacznym stopniu charakter kowalencyjny. Poniewaz obydwa pierwiastki
posiadaja tatwo dostepne, ze wzgledéw energetycznych, puste orbitale p to w reakcjach
zachowuja si¢ jak kwasy Lewisa. Wodorki 1 potaczenia alkilowe berylu maja
struktury zwigzkow z niedoborem elektronow, w ktorych wodor lub grupa metylowa tworza
mostki. Pozostale pierwiastki grupy berylowcow wykazujg staby charakter kwaséw Lewisa,
lub nie wykazuja go wcale. Z powodu wigkszych rozmiarow atomow charakteryzujg sie
matymi co do warto$ci energiami solwatacji i czegsto krystalizujg jako sole bezwodne. Ich

fosforany(V), siarczany(VI) i siarczki s3 nierozpuszczalne. Pomimo znacznej wartosci sumy
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dwoch pierwszych potencjalow jonizacji atoméw tych pierwiastkow, rdwnowaga reakcji
w stanie statym:

2MX(s) — M(s) + MX,
jest w znacznym stopniu przesuni¢ta w prawo. Zwigzki tych pierwiastkow majg charakter
jonowy. Ze wzgledu na znaczny promien jonowy bar, jako jedyny z tej grupy, tworzy
nadtlenek o wzorze BaO,, ktory w reakcji z woda ulega hydrolizie z wytworzeniem nadtlenku
wodoru. W przypadku wapnia, strontu, baru i radu odkryto nieliniowe czasteczki ich
fluorkow, co moze wskazywac na udziat orbitali (n—1)d tych metali w wigzaniach.

Powloka walencyjna pierwiastkow grupy trzynastej sktada si¢ z dwoch podpowtok:
s 1p. W przypadku boru i glinu w tworzeniu wigzan uczestnicza obydwie podpowtoki, a tym
samym stopien utlenienia tych pierwiastkow w zwigzkach jest rowny +3. Cigzsze pierwiastki
tej grupy preferuja stopien utlenienia +1 w zwigzkach chemicznych. Wszystkie pierwiastki tej
grupy posiadaja wigcej orbitali walencyjnych niz elektronow na powloce walencyjnej. W
zwigzku z tym wszystkie one zachowujg si¢ jak kwasy Lewisa, przy czym najsilniejsze
wiasciwosci kwasowe wykazujg bor i glin. Fluorek boru i chlorek glinu sg silnymi kwasami
Lewisa, ktore w przypadku braku odpowiednich zasad Lewisa tworza polaczenia dimeryczne

(AL Clg, gdzie dwa atomy chloru petnia rolg mostka) lub zwiazki z niedoborem elektronow.

Na uwage zasluguja szczego6lnie wysokie energie wigzan B—O i B-F. Wynika to z
faktu znacznego naktadania si¢ orbitali p, obydwu atomow, co jest zwigzane z matymi
rozmiarami rdzeni atomowych pierwiastkow drugiego okresu. Fluor i tlen taczg si¢ z borem, a
dzigki ptaskiej, trojkatnej geometrii tych czasteczek, nastepuje znaczna donacja m na orbital

2p boru, co stabilizuje wigzania B-O i B-F.
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Ciezsze pierwiastki tej grupy, czyli gal, ind i tal, majg zapetnione podpowloki (n—
1)d, a ich wlasciwosci chemiczne sg zdeterminowane przez wigzania kowalencyjne. Tworza
one zwiazki metaloorganiczne o budowie czasteczkowej. Ich zwigzki na +1 stopniu utlenienia
stajg si¢ coraz trwalsze przy przechodzeniu w dot grupy, co jest najprawdopodobniej
zwigzane ze zmniejszeniem si¢ udzialu orbitali s w wigzaniu. Cigzsze pierwiastki w coraz
mniejszym stopniu wykazuja charakter kwasow Lewisa, a wykazujac wtasciwosci klasy b
w teorii migkkich i twardych kwasdéw 1 zasad,sa czgsto odporne na hydrolizg, jak
przyktadowo kation [(CH3),T1]" w roztworze wodnym. Na +2 stopniu utlenienia pierwiastki
te nie tworza trwatych zwigzkéw chemicznych, a zwigzki takie jak GaCl, sa zwigzkami o
mieszanym stopniu utlenienia [Ga'(GaCly)]. Na +1 stopniu utlenienia charakter tych
zwigzkow jest determinowany przez stabo zwigzany elektron na orbitalu p, a przez to sa one
zwigzkami jonowymi. Czgsteczki fluorkéw, tlenkéw 1 chlorkow galu, indu i talu posiadaja
oktaedryczne wielosciany koordynacyjne, a bromki i jodki w ciele stalym tworzg dimeryczne
czasteczki, poza jodkiem talu, ktorego czasteczka sktada sig z kationu T1" i anionu I~ Azotki
tych pierwiastkow sg bardzo trwatymi zwigzkami o strukturze wurcytu. Dodatkowo azotek
boru, izoelektronowy z diamentem wykazuje podobne do niego whasciwosci chociaz ulega
hydrolizie. Glin, gal i ind tworza z fosforem, arsenem, antymonem i bizmutem ciala state o
wiasciwosciach potprzewodnikowych.

Cigzsze pierwiastki grupy 14 preferuja +2 stopien utlenienia, na ktérym elektrony z
orbitali s nie uczestnicza w tworzeniu wigzan. Wegiel i krzem na +2 stopniu utlenienia
wystepuja w produktach posrednich wielu reakcji chemicznych, jednak zwiazki te sa
reaktywne. Wegiel, w odroznieniu od krzemu, tworzy wigzania podwdjne 1 potrojne z
pierwiastkami drugiego okresu, i oczywiscie uktady tancuchowe C—C. Fakt ten tlumaczy si¢
silnym naktadaniem orbitali p, — p, wegla i pierwiastkow drugiego okresu. Natomiast silne,
pojedyncze wigzania kowalencyjne pomiedzy atomami wegla majg zwigzek z budowa
elektronowg atomu, w ktorym liczby orbitali i elektronow walencyjnych sg sobie rowne. W
przypadku krzemu wigzanie Si—Si jest stabsze tylko o okoto 130 kJ/mol w poréwnaniu z
wigzaniem C—C w diamencie, jednak wigzanie Si—H jest slabsze o %4 od energii wigzania w
czasteczce wodoru, a dodatkowo kinetyka rozktadu wigzania krzem—wodor jest szybka.

Wegiel prawie zawsze wykazuje liczb¢ koordynacyjng rowng 4, lub mniejsza, w
zwigzkach chemicznych. Natomiast ci¢zsze pierwiastki grupy 14 wraz z rosngcag liczba
atomowg posiadaja wyzsze liczby koordynacyjne. Z tego wzgledu zwiazki tych pierwiastkow
na +4 stopniu utlenienia o liczbie koordynacyjnej 4 maja charakter kwaso6w Lewisa. Chlorek
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cyny(II) ma cztery orbitale walencyjne, na ktorych znajduje si¢ szes$¢ elektrondw nalezy wigc
oczekiwac, ze przylaczy on parg elektronowg (czyli bedzie zachowywat sie jak kwas Lewisa).
Utworzony anion postaci SnCl;™ posiadajacy wolng pare elektronowg bedzie zasada Lewisa, i

rzeczywiscie znane sg zwiazki typu metal-SnCls.

Istotng r6znicg pomiedzy weglem a cigzszymi pierwiastkami grupy 14 jest kwasowos¢
tetraedrycznych zwigzkow tych pierwiastkow oraz rdéznice w sile wigzan pojedynczych Si-O,
Si-F w poréwnaniu z mocg wigzan wegiel-tlen i wegiel-fluor. Wyjasnienie tych zjawisk
oparto na obecnosci pustych, wysokoenergetycznych, orbitali d pierwiastkow ciezszych, ktore
moga akceptowac ladunek od zasad Lewisa, lub tez z obsadzonych orbitali & ligandéw. W ten
sposob zwigzki o oktaedrycznym wielo$cianie koordynacyjnym beda stabilizowane przez
przekazanie tadunku na orbitale s, p, a’xz_y2 id,;. Tlenki i fluorki beda miaty podwyzszong
moc wigzania zwigzang ze zwickszeniem rzedu wigzania wynikajacego z przekazania
fadunku na orbital d z obsadzonych orbitali p, tlenu czy fluoru. Wiazania takie nazwano p,—
dr. W przypadku ci¢zszych chlorowcow czy tlenowcow nakladanie orbitali p, jest mniejsze i
efekt ten nie jest tak wyrazny.

Chociaz dostepnos¢ orbitali d moze stanowi¢ podstawe do wyjasnienia roznic
pomigdzy weglem a pozostatymi pierwiastkami grupy 14 to jednak nie jest to az tak
oczywiste. Orbitale d maja znacznie wyzsze energie niz obsadzone orbitale p, a dodatkowo
ich udzial energetyczny jest bardziej korzystny w przypadku pierwiastkow grupy 15, gdyz
wigksze obsadzenie orbitali p powoduje zwigkszenie ekranowania orbitali d. Co wigcej w
zwigzkach z bardziej elektroujemnymi pierwiastkami dodatni tadunek jonu centralnego
powoduje obnizenie energii orbitali d. Z drugiej strony ptaska struktura czasteczki (SiH3z);N
przemawia za udziatem orbitali d w wigzaniu krzem—azot. Analogiczny zwigzek fosforu ma
budowe piramidalng, co jest wynikiem stabego nakladania orbitalu 3p, fosforu z
orbitalami d krzemu. Z drugiej strony brak jest przekonujacych dowoddéw na to, ze
orbitale d wykazuja w tych zwiazkach odpowiednio duze powinowactwo elektronowe. Z tego

wzgledu oddziatywanie p,—d, nalezy traktowac jako pewien model, ktory na dobra sprawe nie
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ma uzasadnienia eksperymentalnego. W stanie statym pierwiastki grupy 14 wykazujg bardzo
podobne wlasciwosci, poza otowiem, ktéry nie przyjmuje w stanie pierwiastkowym struktury
diamentu.

Pierwiastki grupy 15, o konfiguracji powtoki walencyjnej s°p° czesto wystepuja na +3
stopniu utlenienia w zwigzkach chemicznych, co sugeruje, ze elektrony s nie uczestnicza w
wigzaniach. Jednak budowa geometryczna zwigzkow azotu i fosforu wskazuje, ze nastgpuje
przynajmniej czeSciowa hybrydyzacja orbitalisip, gdyz katy pomiedzy wigzaniami s3
wicksze od 90°, czyli wartosci oczekiwanej dla wigzan tworzonych jedynie przy udziale
orbitali p. Zwiazki na +3 stopniu utlenienia, o piramidalnej geometrii wielo$cianu
koordynacyjnego maja charakter zasad Lewisa (amoniak, fosfiny). Azot, jak nalezy si¢ tego
spodziewa¢, wykazuje tendencje do tworzenia wigzan podwdjnych z innymi pierwiastkami
drugiego okresu. Wigzania pojedyncze z pierwiastkami majagcymi obsadzone orbitale p, sg
stabe prawdopodobnie w wyniku odpychania elektronéow w uktadzie p, — p,. Cigzsze
pierwiastki tej grupy tworza zwigzki z wigzaniami pojedynczymi o wigkszej mocy, co jest
prawdopodobnie zwigzanie z oddziatywaniem p,—d, zwlaszcza dla pierwiastkow trzeciego i
nastepnych okresow, ktore wzmacnia wigzanie pojedyncze. Fosfor na +5 stopniu utlenienia
tworzy silne, podwdjne wigzania z tlenem P=0. Dlugo$¢ tego wigzania jest krotsza niz
analogicznego wigzania azot-tlen w tlenkach amin, co w potaczeniu z jego niewielkg
polarnoscig $wiadczy o pewnego rodzaju oddzialywaniu zwrotnym od tlenu do fosforu w
uktadzie P=0. Fosfor tworzy z tlenem réwniez uktady tancuchowe —P—O—P-O-. Hydroliza
takich wigzan w trifosforanie adenozyny stanowi zrédlo energii w uktadach biologicznych.
Wszystkie pierwiastki grupy 15 tworzg zwigzki na +5 stopniu utlenienia, chociaz ten stopien
utlenienia w przypadku azotu wystepuje jedynie wtedy gdy jest on potaczony bezposrednio z
tlenem. Z termodynamicznego punktu widzenia azotany(V) s3 silnymi utleniaczami, jednak
wykazuja duzg trwatos¢ kinetyczng. Podobnie zwigzki fosforu(V) sg trwate kinetycznie.
Natomiast przechodzac w dot grupy trwatos¢ tych potaczen maleje i bizmutany(V) sg silnymi
utleniaczami. Wiele zwigzkow tych pierwiastkow na +3 stopniu utlenienia jest silnymi
reduktorami, a pigciokoordynacyjne zwiagzki ciezszych pierwiastkoéw tej grupy sa
silnymi kwasami Lewisa. Najsilniejszym znanym kwasem Lewisa jest SbFs. Pierwiastki od
fosforu do bizmutu w polgczeniach z pierwiastkami o podobnej elektroujemnosci tworza
uktady tancuchowe lub pierscieniowe. Fosfor i azot tworza szereg zwiazkow o cyklicznym

uktadzie jak w przypadku fosfazenow.
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Energia orbitali p pierwiastkow grupy 16, czyli tlenowcow, jest juz na tyle duza, ze
mozna oczekiwa¢ wystepowania aniondéw. Jednak przylaczenie dwoch elektronéw na
orbitale p jest zwigzane ze wzrostem energii odpychania i dlatego aniony sg stabilizowane
jedynie w sieciach jonowych. W roztworach wodnych aniony hydrolizujg tworzac albo jony
HX Iub czasteczki H,X. Energia wigzania w czasteczkach H,X, zmniejsza si¢ przy
przechodzeniu w dot grupy. Energia wigzania siarki z pierwiastkami bedacymi ewentualnymi
donorami =, jak halogeny, jest wigksza niz energia wigzania tlenu z tymi pierwiastkami. Moze
by¢ to zwiazane z oddziatywaniami typu p,—d;,. Pierwiastki tej grupy wykazuja, poza tlenem,
stopnie utlenienia od —2, przez +2, +4 do +6. Tlen wystepuje tylko na —2 stopniu utlenienia,
chociaz formalnie w zwigzkach, w ktorych wystepuje wigzanie O-O, atom tlenu moze by¢
traktowany jako posiadajgcy inny stopien utlenienia. Trwalo$¢ zwigzkow tych pierwiastkow
na najwyzszym, +6 stopniu utlenienia maleje wraz z przechodzeniem w dot grupy. Poniewaz
na nizszych stopniach utlenienia pierwiastki te posiadaja wolne pary elektronowe moga by¢
traktowane jako zasady Lewisa. Jednak ze wzgledu na to, ze pary elektronowe sg silnie
zwigzane to pierwiastki te wykazujg stabe wlasciwosci donorowe. Tlen tworzy silne wigzania
kowalencyjne z mniej elektroujemnymi pierwiastkami. Natomiast z atomami chlorowcéw
wigzania tlen—halogen sg stabe, co wynika ze znacznego odpychania elektronéw p—p,. Mala
moc wigzania tlen—tlen przejawia si¢ w duzej reaktywnosci nad— oraz ponadtlenkow.
Czasteczka O, w stanie podstawowym jest paramagnetyczne, a dwa niesparowane elektrony
zajmuja antywigzace orbitale n. Jon tlenkowy ma zdolnos$¢ stabilizacji wysokich stopni
utlenienia metali, co mozna ttumaczy¢, na gruncie modelu jonowego, matym rozmiarem i
duzym tadunkiem jonu tlenkowego, lub tez w oparciu o teori¢ orbitali czasteczkowych
donorowymi (o i m) wlasciwosciami tego jonu.

W roztworach siarka tworzy najtrwalsze zwigzki na +6 stopniu utlenienia, a zwigzki
cigzszych pierwiastkow tej grupy na najwyzszym mozliwym stopniu utlenienia wykazuja
wiasciwosci utleniajace. Ciczsze pierwiastki w polaczeniu z pierwiastkami o podobnej
elektroujemnosci tworza lancuchy lub pierscienie. Przyktadowo siarka elementarna w
odmianie rombowe] wystgpuje w postaci pierScieni Sg, ktore w wyzszych temperaturach
przechodza w forme czasteczek S,. Podobnie selen tworzy osmiocztonowe pierscienie jednak
trwalsza jest odmiana zbudowana z dhugich tancuchow. Z silnie elektrododatnimi
pierwiastkami siarka, selen i tellur tworza sole jonowe, ktore w roztworach wodnych ulegaja

hydrolizie.
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Powloka walencyjna fluorowcow zawiera siedem elektronow, charakteryzujg si¢ one
znacznymi warto$ciami powinowactw elektronowych. Aniony halogenkowe sa zasadami
Lewisa, chociaz znaczne powinowactwo jonu fluorkowego do protonu powoduje, ze jest on
staba zasadg. Pierwiastki tej grupy wystepuja w postaci czasteczek dwuatomowych, ktorych
energie wigzan sg na tyle niskie, ze wszystkie pierwiastki tej grupy sa reaktywne tak z
termodynamicznego jak i kinetycznego punktu widzenia. Wigzanie F—F jest stabsze niz Cl-
Cl, co tlumaczy si¢ znacznym oddziatywaniem p,—p, w czasteczce F,. Fluor jest najbardziej
elektroujemnym pierwiastkiem, co tlumaczy si¢ na gruncie modelu jonowego tatwo$cia
tworzenia jonu F i jego malym promieniem co powoduje, Ze energia sieci ma znaczng
warto$¢ rownowazaca energi¢ jonizacji. W oparciu o teori¢ orbitali czasteczkowych
wiasciwosci fluoru wynikajg ze znacznych zdolnosci donorowych tego pierwiastka. Pozostale
fluorowce, od chloru do jodu, tworza zwiazki na dodatnich stopniach utlenienia, z ktérych
waznymi sa kwasy tlenowe. Na +1 stopniu utlenienia kwasy typu HOX tworza jedynie chlor i
brom, i s3 one termodynamicznie nietrwale ulegajac reakcji dysproporcjonowania do X i

XOs . Aniony kwasow na +5 stopniu utlenienia sg trwale, i sg silnymi utleniaczami.

Pierwiastki d-elektronowe

Zmiany wlasciwosci chemicznych metali przejsciowych sg mniej wyrazne niz w
przypadku pierwiastkow p—elektronowych. Rozpatrujac zmiany promieni jonowych
pierwiastkow trzeciego okresu zauwazamy, ze zmniejszaja si¢ one do V', nastepnie

zwiekszaja do Mn”", a nastepnie zmniejszaja do Ni*" i lekko zwickszaja do Zn*".
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Takie zmiany s3 bezposrednio zwigzane ze strukturg elektronowg soli tych
pierwiastkéw. Wzrost tadunku jadra i stabe wzajemne ekranowanie orbitali 3d powoduje, ze
promienie jonowe zmnigjszajg si¢ w miar¢ przesuwania si¢ wzdluz okresu. Gdy jednak
kolejny elektron zajmuje antywigzacy poziom eg* nastgpuje wzrost odpychania elektronéw, co
powoduje zwigkszenie promienia jonowego. Kolejne elektrony ulegajace sparowaniu na
poziomie #, powoduja zmniejszenie promienia jonowego. Wszystkie kationy metali s3
kwasami Lewisa, co szczegdlnie zaznacza si¢ w przypadku zwigzkoéw tych pierwiastkdw o
matych liczbach koordynacyjnych. Aniony tlenkowe tych pierwiastkow sg trwale w
roztworach zasadowych, ale polimeryzuja po zakwaszeniu, tworzac skomplikowane uktady
polimeryczne, w ktorych oktaedry sa potaczone ze sobg atomami tlenu. Do rzadkich
przypadkow nalezy zachowanie jonow metali przejsciowych jak zasad Lewisa. Spotykane jest

to w przypadku zwiazkow irydu(Il) o kwadratowej geometrii sfery koordynacyjne;j.

Pierwiastki f-elektronowe

Lantanowce tworza twarde kationy z klasy a wedtug Ahrlanda. Réznice pomigdzy
poszczegdlnymi pierwiastkami wynikaja ze zmniejszania si¢ promieni atomowych w miare
zapehiania elektronami powloki 4f. Lantan posiada puste, nie bioragce udzialu w wigzaniach
chemicznych orbitale 4f, a cer $cisle zwigzany niewigzacy poziom 4f. Odpychanie elektronéw
na podpowtoce 4fjest duze i przejawia si¢ nieciggto$ciag w konfiguracji stanu podstawowego
gadolinu, ktérego powtoka walencyjna ma konfiguracje 4f”5d '6s 2.

Typowym stopniem utlenienia lantanowcow jest +3, poniewaz utrata jednego z
elektronow z powloki fpowoduje na tyle duzy wzrost energii sieci krystalicznej, ze jony na
+2 stopniu utlenienia majg silnie redukujgce wilasciwosci. Bardzo male wartosci energii
rozszczepienia w polu ligandow $wiadczg o niewigzacym charakterze orbitali 4f. Jony
lantanowcow maja duze rozmiary i pomimo znacznego tadunku (formalnie +3) nie wywieraja
silnego wplywu polaryzacyjnego na ligandy, zachowujac si¢ jak twarde kwasy Lewisa.
Akwajony ulegaja hydrolizie, a podwyzszanie pH prowadzi do wytragcania uwodnionych
wodorotlenkow tych pierwiastkow. Liczby koordynacyjne jondéw lantanowcow sa duze, a
zwigzki o oktaedrycznym wielo$cianie koordynacyjnym nalezg do rzadkosci.

Struktury elektronowe jonow aktynowcoéw sa skomplikowane. W stanie
podstawowym orbitale 5f, 641 7s maja zblizone energie, a konfiguracja 5/ "7s* wystepuje
dopiero w przypadku plutonu. Dla 1zejszych pierwiastkow z tego szeregu podpowloka 6d jest

czesciowo obsadzona elektronami. Generalnie orbitale 5f'sa mocniej zwigzane niz ma to
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miejsce w przypadku orbitali 4f lantanowcow, jednocze$nie oddziatywanie orbitali
5f aktynowcow z ligandami jest wigksze niz orbitali 4f lantanowcow. Ze wzgledu na budowe
elektronowg atomow aktynowcow wykazuja one wigksze zroznicowanie stopni utlenienia niz
lantanowce. Poczatkowe pierwiastki szeregu maja tendencj¢ do tworzenia jonow na +4, +5 i
+6 stopniu utlenienia czyli wykorzystywania wszystkich elektronow walencyjnych.
Przyktadowo jon Th®"jest nietrwaly, a zwiazki toru, protaktynu i uranu sa trwale na
wyzszych stopniach utlenienia. Znane s3 zwiagzki neptunu(VII) i plutonu(VII), ale juz ameryk
tworzy najtrwalsze zwigzki chemiczne na +3 stopniu utlenienia. Ameryk i dalsze pierwiastki
szeregu aktynowcow tworza trwate zwigzki na +2 stopniu utlenienia, gdyz konfiguracja
takiego jonu — 57 — jest energetycznie korzystna. Generalnie aktynowce tworza trwate
zwigzki na stopniach utlenienia do +6 w szeregu do uranu, i +3 od ameryku do nobla.
Elektrony na orbitalach 5fw przypadku neptunu, plutonu i ameryku sa niewigzace, ale w
jonie UO,*" nie ma elektrondéw niewiazacych. Zwiazki aktynowcéw w roztworach wodnych

ulegaja catkowitej hydrolizie o odczynie kwasnym.
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Chemia pierwiastkow i ich zwigzkow

Omowienie wlasciwosci pierwiastkow i ich zwigzkow chemicznych w dalszej czesci
zostato przedstawione w oparciu o grupy ukladu okresowego, a w przypadku metali
przejsciowych o okresy. Poczatkowy fragment zawiera oméwienie zagadnien zwigzanych ze

zmianami wlasciwosci pierwiastkow w okresach.

Pierwiastki pierwszego okresu

Wodor i hel
Chemia wodoru jest zwigzana z trzema procesami elektronowymi:

1. Utrata elektronu walencyjnego 1s.W wyniku tego powstaje proton H'. Ze wzgledu
na swe mate rozmiary,  ~ 1,5-10™"° ¢cm (w poréwnaniu z rozmiarami atomu, 7 ~ 10 cm) i
maly ladunek proton wykazuje szczegdlng zdolno$¢ deformowania chmur elektronowych
otaczajacych inne atomy. Proton nigdy nie wystepuje samodzielnie, jezeli poming¢ gazowe
wiazki jonowe, jest stale zwigzany z innymi atomami lub czasteczkami. Chociaz jonowi
wodorowemu przypisuje si¢ zwykle wzér H', w rzeczywistosci wystepuje jako H;O" lub
H(H,0),".

2. Przytgczenie elektronu. Atom moze przytgczac elektron, tworzac jon wodorkowy,
H', majacy strukture elektronowa helu, 1s>. Jon ten wystepuje tylko w krystalicznych
wodorkach metali najbardziej elektrododatnich, np. NaH, CaH,.

3. Utworzenie wigzania dwuelektronowego. Niemetale, a nawet wiele metali moze
tworzy¢ z wodorem wigzania kowalencyjne.

Chemia substancji zawierajgcych wodor jest uwarunkowana w znacznym stopniu
rodzajem innych pierwiastkow lub grup zawartych w zwiazku. Stopien dysocjacji zwigzkoéw
wodoru, zachowujacych si¢ jak kwasy w rozpuszczalnikach polarnych zgodnie z og6lnym
roOwnaniem reakcji:

HX > H + X
zalezy w szczeg6lnosci od charakteru X. Istotne znaczenie ma rowniez struktura elektronowa
i liczba koordynacyjna catej czasteczki. Rozwazmy BHj;, CH4, NH3, OH, 1 FH. Pierwszy z
tych zwigzkéw dziata jak kwas Lewisa i1 ulega natychmiast dimeryzacji do B,Hs; CHy jest

niereaktywny i obojetny; NH; ma wolna pare elektronowg i jest zasadg Lewisa; H,O ma dwie
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wolne pary elektronowe i dziata jak zasada lub bardzo staby kwas; HF, gaz, jest znacznie
mocniejszym, chociaz ciaggle stabym kwasem w roztworze wodnym.

Wszystkie wigzania H-X maja pewien charakter polarny, przy czym mozliwe sa
czasteczki dipolowe H* — X9~ lub H%~ — X2+ Jako wodorki okresla si¢ zwykle te zwigzki,
w ktorych ujemny koniec dipola znajduje si¢ na wodorze, np. w SiHy, Si®* — H%~. Chociaz
H-CI jest mocnym kwasem w roztworze wodnym, to w fazie gazowe jest wodorkiem o
charakterze kowalencyjnym.

Hel i helowce maja zamknieta powltoke ns'np®. Mate rozmiary atomu He warunkuja
pewne wyjatkowe wlasciwosci fizyczne cieklego helu. Wiasciwosci fizyczne innych
helowcow zmieniajg si¢ wraz z rozmiarami ich atomow. Chociaz wartosci pierwszych energii
jonizacji helowcow sa duze, co jest zgodne z ich biernoscig chemiczng, wartosci tych energii
zmniejszajg si¢, gdy wzrastaja rozmiary atomu. Zdolno$¢ do wchodzenia w reakcje
chemiczne z innymi atomami powinna wzrasta¢, gdy maleje potencjat jonizacji i energia
wzbudzenia do stanéw z niesparowanymi elektronami, tj. ns’np® — ns'np’(n + 1)s'. Pewna
aktywno$¢ chemiczng wykazuje dopiero krypton. Znacznie wigksza jest reaktywno$c¢
ksenonu; znanych jest wiele jego zwigzkow z O i F. Radon jest prawdopodobnie bardziej
reaktywny niz inne helowce, poniewaz jednak okres potowicznego rozpadu najbardziej
dhugozyjacego izotopu **M wynosi tylko 3,825 dnia, mozliwe sa jedynie ograniczone

badania.

Pierwiastki drugiego okresu
Trzeci pierwiastek lit, Li, Z = 3, ma konfiguracje elektronowa ls*2s'. Ze wzrostem Z

elektrony obsadzajg poziomy 2s i 2p, dopoki nie zostanie osiggni¢ta konfiguracja elektronowa
1s*25"2p® neonu. Chociaz pierwiastki te maja wiele cech wspblnych z ciezszymi
pierwiastkami swych grup, czego mozna oczekiwa¢ ze wzgledu na podobienstwo
zewngtrznych powlok elektronowych odpowiednich atoméw w stanie gazowym, wykazuja
jednak wiele indywidualnych whasciwosci. O, i N, tworzg czasteczki dwuatomowe, natomiast
pierwiastki lezace ponizej w odpowiednich grupach, S i P, tworzg czasteczki wieloatomowe
lub tancuchy. Wskutek wzrostu tadunku jadra i odpowiednich zmian struktury elektronowej

wystepuja zmiany wlasciwosci fizycznych i chemicznych.
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Zmiany pierwszych entalpii jonizacji pierwiastkow pierwszego i drugiego okresu.

Mata entalpia jonizacji litu oznacza tatwo$¢ utraty elektronu i utworzenia jonu Li', co
nastepuje zardbwno w fazie stalej, jak i w roztworze. Jest to zgodne z duza reaktywnoscia litu
w stosunku do tlenu, azotu i wielu innych pierwiastkow. W przypadku berylu pierwsza, (899
kJ-mol™), a zwlaszcza druga (1757 k.J ‘mol ™) entalpia jonizacji jest tak duza, ze catkowita
utrata obydwu elektrondéw i utworzenie Be®" nie nastepuje nawet w zwiazkach z najbardziej
elektroujemnymi pierwiastkami, na przyktad w BeF, wigzania Be-F maja charakter w
znacznym stopniu kowalencyjny. W roztworze wodnym jon [Be(H,0)4]*" jest bardzo silnie
uwodniony i ulega do$¢ tatwo hydrolizie.

Duze entalpie jonizacji kolejnych pierwiastkéw wskazujg, ze nie utworzg one w
zadnych warunkach prostych kationéw. Nalezy zauwazy¢, ze wartosci entalpii jonizacji B, C i
N wzrastajg regularnie, sg jednak nizsze od warto$ci, ktorych nalezatoby oczekiwac, stosujac
ekstrapolacje oparta na wartosciach dla Li i Be. Wigze si¢ to z faktem; ze elektrony p maja
mniejszg zdolno$¢ przenikania niz elektrony s sa wigc ekranowane przez elektrony
podpowtoki s i mozna je fatwiej usuna¢. Inna nieciaglos¢ wystepuje migdzy N a O. Przyczyna
jest to, ze w atomie N powloka 2p jest wypeliona w polowie. Kolejne elektrony dodawane
do O, F i Ne zajmujg wigc orbitale p ktore sg juz obsadzone. W zwigzku z tym sg cze¢sciowo
odpychane przez elektrony p juz obecne na tych samych orbitalach, a zatem sa stabiej
zwigzane. Entalpie przylaczania elektroné6w staja si¢ coraz bardziej ujemne przy
przechodzeniu od Li do F, i w tym samym kierunku wzrasta elektroujemnos¢ pierwiastkow.
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Nie istnieje chemia jonéw boru zwigzana z kationami typu B*". Bor tworzy wigzania
kowalencyjne we wszystkich swoich zwigzkach.

Tworzenie anionéw pojawia si¢ po raz pierwszy dla wegla, ktory tworzy C,° i
niektore inne jony wieloatomowe, chociaz istnienie C* jest niepewne. Jony N~ sa trwale w
azotkach pierwiastkow silnie elektrododatnich. Jony tlenkowy (O*) i fluorkowy (F)
wystepuja czesto w substancjach statych, lecz jony O®  nie moga istnie¢ w roztworze
wodnym. Wegiel jest prawdziwym niemetalem tworzacym pojedyncze, podwdjne i potrojne
wigzania z weglem, azotem, tlenem i kilkoma innymi pierwiastkami. Wlasciwoscia, ktora
odrdoznia wegiel od innych pierwiastkow jest jego wyjatkowa zdolno$¢ tworzenia tancuchow
wigzan wegiel-wegiel w zwigzkach. Azot w stanie gazowym, N, jest stosunkowo mato
reaktywny ze wzgledu na duza trwatos¢ wigzania N=N i jego strukturg elektronowa. Zwigzki
azotu sa kowalencyjne i zawieraja zwykle trzy pojedyncze wigzania, chociaz moga
wystepowac takze wigzania wielokrotne, np. C=N. Z pierwiastkami elektrododatnimi azot
moze tworzy¢ jonowe azotki zawierajace N*". Dwuatomowa czasteczka tlenu zawiera dwa
niesparowane elektrony, jest on wigec bardzo reaktywny. Istnieje wiele kowalencyjnych
zwiazkéw tlenu, np. CO, SOs itp. Jony tlenkowe O*", O, O,> wystepuja w substancjach
krystalicznych. Jony wodorotlenkowe, OH—, wystepuja zarowno w substancjach statych, jak i
roztworach, chociaz w rozpuszczalnikach hydroksylowych jon OH™ jest niewatpliwie
hydratowany w wyniku tworzenia wigzan wodorowych. Fluor jest niezwykle reaktywny
glownie dzigki matej energii wigzania w F,. Jest to czesciowo spowodowane odpychaniem si¢
niewigzacych elektronow. Dobrze znane sa zwiazki jonowe zawierajace jony F i zwigzki
kowalencyjne zawierajgce wigzania X-F. Ze wzgledu na duzg elektroujemnos¢ fluoru takie

kowalencyjne wigzania sg na ogét dos¢ polarne.

Pierwiastki trzeciego okresu

Do pierwiastkow trzeciego okresu nalezg: Na, Mg, Al, S i, P, Cl i Ar. Chociaz
pierwiastki te maja podobne struktury elektronowe jak odpowiednie pierwiastki drugiego
okresu, wykazujg jednak dos¢ odmienne witasciwosci chemiczne. W szczeg6lnosci Si, P, S i
Cl r6znig si¢ znacznie pod wzgledem chemicznym od odpowiednich pierwiastkow drugiego
okresu. Pierwiastki trzeciego okresu stanowig lepsze zrodto informacji o chemii ci¢zszych
pierwiastkéw odpowiednich grup niz rozpoczynajace te grupy pierwiastki drugiego okresu.
Dotyczy to zwlaszcza pierwiastkow niemetalicznych. Przyczyny tego sa nastepujace:
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1. Nie jest og6lnie korzystne tworzenie wielokrotnych wiazan pn- pm, takich jak Si=Si,
Si=0 lub P=P. Zblizajac si¢ do siebie na odleglto$¢ zapewniajaca dobre naktadanie si¢ orbitali
atomowych p,, ciezsze atomy napotkatyby bowiem znaczne sity odpychajace uwarunkowane
naktadaniem si¢ wypetlionych powlok wewngtrznych tych atoméw, powloka wewngtrzna
pierwiastkow drugiego okresu (powloka 1s?) nie powoduje tego odpychania. Pierwiastki
trzeciego okresu r6znig si¢ znacznie wlasciwosciami od pierwiastkow drugiego okresu.
Przykladem jest obszema chemia zwigzana z tworzeniem przez wegiel wigzan wielokrotnych,
np. C=C, C=C, C=0, C=N itp. Krzem ma stabsza tendencj¢ do tworzenia wigzan
wielokrotnych tego typu. Otrzymano wprawdzie i zbadano zwiazki zawierajace podwojne
wigzania Si=Si, Si=P i P=P, zwiazki te jednak sg trwate tylko wowczas, gdy zawieraja bardzo
duze podstawniki, ktoére zapewniaja trwato$¢ kinetyczng podwdjnych wigzan. Warto
zauwazy¢, ze podczas gdy CO, jest gazem, SiO; jest polimeryczng substancja krystaliczng.

2. Chociaz w pewnych typach zwigzkow P, S i CI, np. CI;PO, C1,SO, SO,, ClO4, ClO;
itp., wystepuja wigzania wielokrotne, zupelnie odmienny jest mechanizm ich powstawania, w
ktérym uczestniczg orbitale d. Nisko potozone orbitale 3d moga by¢ wykorzystane do
tworzenia nie tylko wigzan wielokrotnych pn—dn , lecz rowniez dodatkowego wigzania ¢ lub
7. Mozliwos$¢ wykorzystania orbitali 3d umozliwia wigc wzbudzenie do standw walencyjnych
prowadzacych do utworzenia pigciu lub sze$ciu wigzan. Istniejg zatem takie zwiazki, jak PCls
lub SFs, a krzem moze tworzy¢é czasteczki piecio- i szesciokoordynacyjne, np. SiF¢*. Chociaz
wystepuje pewna analogia migdzy chemig krzemu a chemia wegla dotyczaca np. zwigzkoéw
zawierajacych pojedyncze wigzania, to jednak reakcje i mechanizmy spotykane w chemii
krzemu sg czesto zupetnie odmienne. Przyktadem moze tu by¢ biernos¢ CCly w stosunku do
wody, pod ktorej dziataniem SiCly ulega natychmiast hydrolizie.

Roéznice wystepuja nawet migdzy poszczegdlnymi pierwiastkami kationotworczymi i
anionotworczymi. Beryl np. tworzy tylko kationy [Be(H,0)4]*", natomiast jon magnezowy
wystepuje w postaci [Mg(H20)6]2+; istniejg takze istotne réznice miedzy wlasciwosciami
chemicznymi Li i Na. Glin jest metalem elektrododatnim catkowicie odmiennym od boru,
chociaz migdzy niektérymi zwigzkami kowalencyjnymi tych pierwiastkoéw wystepuje pewne
podobienstwo. Wigzanie C1-Cl jest silniejsze od wigzania F—F, chlor jest wigc znacznie mniej
reaktywny. Ponadto state chlorki réznig si¢ znacznie strukturg od odpowiednich fluorkow.

Chlorki jonowe s3 znacznie bardziej zblizone strukturalnie do siarczkow.
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Pierwiastki przejsciowe

Pierwiastki przejsciowe maja pewne wspolne wlasciwosci:

1. Wszystkie sg metalami.

2. Praktycznie wszystkie stanowig twarde, wytrzymale, trudno topliwe i
wysokowrzgce metale, dobrze przewodzace cieplo i elektrycznosc.

3. Tworzg stopy ze sobg i z innymi metalami.

4. Liczne metale przejsciowe sa dostatecznie elektrododatnie by roztwarza¢ si¢ w
kwasach mineralnych; nieliczne sa ,,szlachetne", tj. majg tak wysokie potencjaty elektrodowe,
ze nie ulegaja dziataniu prostych kwasow.

5. Z bardzo nielicznymi wyjatkami wykazujga zmienng warto$ciowos$¢ oraz tworza
barwne jony i zwigzki na jednym, a nawet wszystkich stopniach utlenienia.

6. Ze wzgledu na czesciowo zapelione powloki elektronowe przynajmniej niektore
zwigzki metali przejsciowych sa paramagnetyczne.

Pierwiastki przejsciowe dzieli si¢ na trzy gtowne grupy: pierwiastki bloku d oraz
lantanowce i aktynowce. Blok d obejmuje pierwiastki o czgsciowo zapelionej podpowtoce d.
Najlzejszym pierwiastkiem bloku d jest skand, majacy konfiguracj¢ elektronowa powtoki
walencyjnej 4s°3d . Osiem kolejnych pierwiastkow przejsciowych czwartego okresu, Ti, V,
Cr, Mn, Fe, Co, Ni i Cu ma cze$ciowo zapeliong podpowloke 3d, albo w stanie
podstawowym wolnego atomu (wszystkie z wyjatkiem Cu), albo w jednym lub kilku swych
chemicznie waznych jonach (wszystkie z wyjatkiem Sc). Cynk ma konfiguracj¢ elektronowa
3d'%4s; pierwiastek ten nie tworzy zadnego zwiazku, w ktorym jest zjonizowana podpowtoka
3d. Nastgpnym pierwiastkiem przejSciowym jest itr, majacy w stanie podstawowym
zewnetrzna konfiguracje elektronows 5s%4d '. Kolejne osiem pierwiastkow: Zr, Nb, Mo, Te,
Ru, Rh, Pd i Ag ma cz¢$ciowo wypetnione powloki 4d, albo w stanie wolnym (wszystkie z
wyjatkiem Ag), albo w jednym lub kilku swych chemicznie waznych jonach (wszystkie z
wyjatkiem Y). Ta grupa dziewigciu pierwiastkow przejsciowych nalezy do piatego okresu.

Lantan ma w stanie podstawowym zewnetrzng konfiguracje elektronowa 6s 254 .
Gdyby obserwowana juz dwukrotnie prawidlowos$¢ zostala zachowana, to 8 kolejnych
pierwiastkow zawieratoby rozszerzone, lecz niekompletne zespoty elektronow 5d4. Tak sie
jednak nie dzieje. Podpowloka 4f staje si¢ obecnie nieco mniej stabilna niz podpowtoka 54 i
w 14 kolejnych pierwiastkach elektrony obsadzaja podpowloke 4f, ktora zostaje wypetniona
w lutecie. Lutet ma wigc zewngtrzng konfiguracje elektronowag 4f 154 %65 2. Poniewaz
zarowno La, jak Lu maja czgsciowo zapetnione podpowtoki d i nie zawieraja zadnych innych
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czgsciowo zapelionych podpowtok, mozna by uzna¢ La i Lu za pierwiastki bloku d. Ze
wzgledow chemicznych nie bytoby to jednak stuszne, gdyz wszystkie 15 pierwiastkow od La
(Z = 57) do Lu (Z = 71) wykazuje bardzo podobne wilasciwosci chemiczne 1 fizyczne, przy
czym wlasciwosci lantanu sg w pewnym sensie prototypowe; pierwiastki te nazywa si¢ zatem
lantanowcami.

Ekranowanie jednego elektronu f przez inny elektron f'jest bardzo stabe ze wzgledu na
ksztalty orbitali £ Wraz ze wzrostem liczby atomowej i tadunku jadra efektywny tadunek
jadra dziatajacy na kazdy elektron 4f wzrasta. Powoduje to zmniejszanie si¢ promieni atomow
i jonéw w kierunku od La do Lu. Zjawisko to nosi nazw¢ kontrakcji lantanowcow. Wywiera
ona znaczny wptyw na promienie dalszych pierwiastkéw, ktére sg mniejsze, niz wynikatoby
to ze wzrostu ich masy. Tak wigc promienie jonow zr* i °HE Y, ktérym odpowiadaja liczby
atomowe 40 i 72, sg prawie identyczne. Szereg przejSciowy w szostym okresie rozpoczyna si¢
od hafnu, ktéry ma w stanie podstawowym konfiguracje elektronowa 5d%6s> i obejmuje
pierwiastki: Ta, W, Re, Os, Ir, Pt i Au; wszystkie one maja czesciowo zapelnione podpowloki
5d na jednym lub kilku chemicznie waznych stopniach utlenienia, a takze (z wyjatkiem Au) w
stanie wolnym. Dalej przechodzimy od rteci, ktora nastgpuje po zlocie, poprzez gaz
szlachetny radon oraz radiopierwiastki Fr i Ra, do Ac, ktéry ma zewngtrzng konfiguracje
elektronowa 6d '7s%. Mozna by tu oczekiwaé, ze podobnie jak w przypadku lantanowcow
elektrony bgda w kolejnych pierwiastkach obsadza¢ orbitale 5/ powstanie wigc szereg 15
pierwiastkow analogiczny do lantanowcow. Rzeczywisto$¢ nie jest jednak tak prosta. W
przypadku pierwiastkéw nastgpujacych bezposrednio po lantanie orbitale 4f stajg si¢
zdecydowanie korzystniejsze niz orbitale 54 dla elektronéw obsadzajacych poziomy
elektronowe kolejnych pierwiastkow, réznica miedzy orbitalami 5/ 1 64 nie jest jednak
poczatkowo tak duza. Tak wigc w przypadku pierwiastkow nastepujacych bezposrednio po
aktynie, i ich jonow, elektrony moga obsadza¢ orbital 5f, orbital 64 lub obydwa te orbitale.
Poniewaz dalej, po dodaniu 4 lub 5 elektronéow do konfiguracji Ac, orbitale 5f stajg si¢
definitywnie trwalsze 1 poniewaz, poczynajagc od ameryku wilasciwosci chemiczne
pierwiastkow staja si¢ do$¢ zblizone, przyjeto si¢ nazywanie 15 pierwiastkow
rozpoczynajacych si¢ od Ac aktynowcami.

Migdzy klasami pierwiastkow przejsciowych wystepujg okreslone réznice zwigzane ze
strukturami elektronowymi. W przypadku pierwiastkow bloku d czesciowo zapetnione sa
podpowtoki 3d, 4d lub 5d. Elektrony na tych orbitalach ulegajg silnemu wplywowi otoczenia
jonu, z drugiej za$§ strony mogag silnie oddzialywa¢ na to otoczenie. Tak wiec wiele
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wiasciwosci jonu o czgsciowo zapetnionej podpowloce d zalezy w znacznym stopniu od
liczby 1 rozmieszczenia obecnych elektronow d. W odroznieniu od tego, orbitale 4f
lantanowcow sg dos¢ gleboko ,,ukryte” w atomach i jonach. Zajmujace je elektrony sg dobrze
ekranowane od otoczenia przez lezace nad nimi podpowloki 6s i 5p, ze wzgledu na to
oddziatywania wzajemne elektronow 4f i otoczenia atomu lub jonu maja stosunkowo
niewielkie znaczenie chemiczne. Wiasnie dlatego wszystkie lantanowce maja tak zblizone
wlasciwos$ci chemiczne, chociaz obserwuje si¢ poziomie dziwaczne i nieregularne zmiany
tych wlasciwosci w szeregu pierwiastkow bloku d. Zachowanie si¢ aktynowcow jest
posrednie migdzy whasciwosciami dwoch opisanych poprzednio typow, gdyz orbitale 5fnie sg
tak dobrze ekranowane jak orbitale 4f, a rbwnoczesnie nie sg tak odstoniete jak orbitale d

pierwiastkow bloku d.

Pierwiastki bloku sip

Wodor
Znamy trzy izotopy wodoru: 'H, *H (deuter, czyli D) i *H (tryt, czyli T). Izotopy

wodoru ro6znig si¢ od siebie bardziej niz izotopy innych pierwiastkow, co uzasadnia nadanie
odrebnych nazw dwu ciezszym izotopom. Wiasciwosci chemiczne H, D i T sg jednak w
zasadzie identyczne; wyjatek stanowig np. szybko$ci i state rownowagi reakcji. Wodor
wystepuje normalnie w postaci czgsteczek dwuatomowych; mozliwe czgsteczki to: Hy, D, Ta,
HD, HT, DT. Wodor wystepujacy w przyrodzie zawiera 0,0156% deuteru, natomiast tryt
(powstajacy w gornych warstwach atmosfery w reakcjach jadrowych wywotywanych przez
promieniowanie kosmiczne) wystgpuje w przyrodzie tylko w znikomych ilo$ciach, i jest
promieniotworczy (12,4 lat). Deuter w postaci D,O wydziela si¢ z wody przez destylacje
frakcyjna lub elektrolize; zwigzek ten jest stosowany jako moderator w reaktorach jadrowych.
D,0O wykorzystuje si¢ rowniez do znakowania zwigzkow deuterem.

Wodor czasteczkowy jest bezbarwnym, bezwonnym gazem (temp. wrzenia 20,28 K),
praktycznie nierozpuszczalnym w wodzie. Najlatwiej mozna go otrzymac przez dziatanie
rozcienczonych kwasow na metale, np. Zn lub Fe, i przez elektroliz¢ wody. Na skale
przemystowa wodor otrzymuje si¢ przez konwersje metanu lub lekkich frakcji ropy naftowej
z parg wodng w temp. 750°C w obecnosci katalizatora. Proces jest ztozony, lecz gldwna
reakcja przebiega wedtug réwnania:

CH4 + CO < CO + 3H, AH =205 kJ-mol ™
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W procesie nad katalizatorami zelazowym i miedziowym, zachodzi reakcja miedzy tlenkiem
wegla a parg wodna.

CO + H,0 <> CO + H, AH =42 kJ-mol ™’
Mieszanina CO i H, nosi nazwe gazu syntezowego, ktdry znajduje zastosowanie jako
reduktor. Stanowigcy tu produkt uboczny CO; mozna usung¢ przez przemycie produktéw
roztworem K,COs;. Male ilosci CO i CO,, ktore pozostaja (i dzialaja jako trucizny w
niektorych dalszych procesach z udziatlem wodoru), przeksztalca si¢ katalitycznie w metan w
wyniku reakcji:

CO + 3H; <> CH4 + H,O

CO; + 4H; <> CH4 + 2H,0

Wodor nie jest szczegdlnie reaktywny. Spala si¢ w powietrzu, tworzac wodg, a w
pewnych warunkach reaguje wybuchowo z tlenem i fluorowcami. W wysokich temperaturach
redukuje wiele tlenkéw do nizszych tlenkow:

2MO; + H, — M,03 + H,O
lub do metalu

2MO; + 2H, - M + 2H,0

M,0s + 3H; — 2M + 3H,0

MO + H, - M + H,0O
W  temperaturze wyzszej od temperatury pokojowej i w obecnosci odpowiednich
katalizatorow wodor reaguje z N,, tworzac NHs. Z elektrododatnimi metalami i z wigkszo$cia
niemetali tworzy wodorki. Wodor jest stosowany jako reduktor wielu réznych substancji
nieorganicznych i organicznych, co wymaga uzycia odpowiedniego katalizatora; przyktadem
moze tu by¢ redukcja alkendow wodorem w obecnosci katalizatora platynowego. Dysocjacja
H, jest silnie endotermiczna, co tlumaczy czeSciowo matg reaktywnos¢ wodoru w niskich

temperaturach.

Chemia wodoru
Chemig¢ wodoru okreslaja trzy procesy elektronowe, a mianowicie:

1) utrata elektronu walencyjnego z utworzeniem H',
2) przytaczenie elektronu z utworzeniem H™
3) utworzenie pojedynczego wigzania kowalencyjnego, np. w CHy.
Ponadto, wodoér wykazuje unikalng zdolno$¢ tworzenia dodatkowych wigzan. Wihasciwosci

protonu i catkowity brak ekranowania tadunku jadra przez powloki elektronowe warunkuja
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pewne formy aktywnoSci chemicznej, wystepujace tylko w przypadku wodoru i
charakterystyczne dla niego; s3 to:

— tworzenie licznych zwigzkow, czesto niestechiometrycznych, z pierwiastkami
metalicznymi. Zwigzki te sg nazywane ogdlnie wodorkami, nie mozna ich jednak uwaza¢ za
proste wodorki solopodobne,

— tworzenie wigzan wodorowych w zwigzkach z niedoborem (deficytem) elektronow,
1 kompleksach metali przejsciowych,

Wigzanie wodorowe ma istotne znaczenie dla zrozumienia pozostatej chemii wodoru,
stanowi takze jeden =z najintensywniej badanych przypadkéw oddziatywania
migdzyczasteczkowego. Wigzanie to ma podstawowe znaczenie w chemii wody, roztworow
wodnych, rozpuszczalnikéw hydroksylowych i ogolnie zwigzkow zawierajgcych grupy OH,
odgrywa réwniez decydujaca role w uktadach biologicznych, warunkujac np. powiazanie

tancuchéw polipeptydowych w biatkach i tworzenie par zasad w kwasach nukleinowych.

Wiqgzanie wodorowe

To stabe wigzanie chemiczne polegajgce gtdéwnie na elektrostatycznym oddziatywaniu
pomigdzy atomem wodoru i elektroujemny atomem posiadajacym wolne pary elektronowe
jest fundamentalnym oddzialywaniem w organizacji organizméw zywych stanowiac
podstawe wiekszosci procesoOw biologicznych i biochemicznych. Wigzania wodorowe s3
odpowiedzialne za asocjacj¢ czasteczek wody, tworzenie podwdjnej helisy DNA, a tym
samym za jej wlasciwosci zwigzane z przechowywaniem oraz przekazywaniem informacji
genetycznych podczas replikacji, a takze za drugorzedowa struktur¢ bialek i1 agregacje
enzymow.

Koncepcja wigzania wodorowego pojawita si¢ z poczatkiem XX wieku ale sam termin
zostal zdefiniowany dopiero w roku 1920 w pracy Latimera i Rodebusha zatytutowane;j ,,4
definitive discussion of the H bond”. Wigzanie wodorowe jest specyficznym oddziatywaniem
bliskiego zasiggu, w ktorym czasteczka kwasu Bronsteda, protonodonora R—X—H, oddziatuje
z czasteczka zasady Y-R, tak zwanym — centrum protonoakceptorowym. W wyniku tego
procesu powstaje uktad, w ktorym pozbawiony elektronu atom wodoru znajduje si¢ w
obszarze o duzej gestosci elektronowej. Aby moglo powstaé wigzanie wodorowe konieczne
jest, aby atomy X i Y mialy mate promienie kowalencyjne oraz silnie elektroujemny charakter
w pordéwnaniu z atomem wodoru. W zwigzku z tym protonoakceptorami sg atomy posiadajace

wolne pary elektronowe, np.: O, S, N, chlorowce i ich jony, ale mogg by¢ to tez by¢ grupy
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atomow powigzane elektronami 7, czyli wigzania wielokrotne lub uktady aromatyczne.
Donorami protonu w mostkach wodorowych X-H---Y s3a natomiast grupy: OH, -NH, —SH,
—CH, -XH (X — atom chlorowca).

Wiasciwoscei fizykochemiczne zwigzkow polamych takich jak: alkohole, aldehydy,
kwasy karboksylowe czy tez amidy, sa w znacznej mierze wynikiem istnienia wigzan
wodorowych za pomocg ktorych czasteczki tych zwigzkow lacza sie w wigksze zespoly —
asocjaty. Oddzialywania te wymuszaja okreslong orientacje molekut i prowadza do
zwigkszenia sztywnos$ci takiego uktadu czasteczek, w poroéwnaniu z uktadami czgsteczek
niezasocjowanych. Postaci tworzacych si¢ asocjatow zaleza przede wszystkim od struktury
czasteczek, gdyz moze wystepowac tzw. efekt steryczny, ktory utrudnia zblizenie molekut na
takg odlegtos¢, aby mozliwe byto utworzenie wigzania wodorowego.

Ze wzgledu na tworzenie wigzan wodorowych HF, H,O i NH3 wykazuja anomalnie
wysokie temperatury wrzenia. Dodatkowo zdolno$¢ do tworzenia wigzan wodorowych jak
rowniez wlasciwosci akceptorowo-donorowe zwigzki te w stanie cieklym sg dobrymi

rozpuszczalnikami jonizujacymi substancje rozpuszczane.
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Potozenie protonu w mostku wodorowym opisuja krzywe energii potencjalnej, ktérych

wykresy mozna przedstawi¢ nastgpujaco:

(a)Y (b) ¥ (¢) Y (d) v

b | BRI R § X—H Y X—H - X X—H- X
w zalezno$ci od rodzaju atomoéw wchodzacych w sktad mostka wodorowego oraz sily
tworzonego przez atomy wigzania wodorowego mozemy wyrdézni¢ dwa typy wigzan
wodorowych:
— asymetryczne wiqzanie wodorowe — z tym rodzajem wigzania wodorowego mamy do
czynienia, gdy atomy X i Y tworzace mostek wodorowy (X-H---Y) posiadajg r6zng
elektroujemnos¢. Krzywa energii potencjalnej jest niesymetryczna i posiada dwa minima o
roznej glebokosci (a). Proton znajduje si¢ w gtebiej lezacym minimum, a po doprowadzeniu
energii aktywacji przeskakuje do plytszego minimum. Prawdopodobienstwo takiego przejscia
uzaleznione jest od wysoko$ci bariery potencjatu oraz od temperatury, ktéra decyduje o
obsadzeniu poziomdéw oscylacyjnych w czasteczce. Krzywa energii potencjalnej staje si¢
coraz bardziej symetryczna (b), a bariera potencjatu rozdzielajagca minima coraz we¢zsza i
nizsza, w wyniku zmiany sity wigzania wodorowego. Pociaga to za sobg zmiang dlugosci

omawianego wigzania. Stad najdluzszemu wigzaniu odpowiada krzywa przedstawiona
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narysunku (a), gdzie proton znajduje si¢ przy donorze, natomiast najkrétsze wigzanie
wodorowe przedstawia krzywa zaprezentowana na rysunku (d).
— symetryczne wigzanie wodorowe — wystepuje pomiedzy dwoma identycznymi atomami o
tej samej elektroujemnosci (X—H---X). Krzywa energii potencjalnej jest symetryczna (¢) i ma
dwa rownowazne minima dla protonu, ktére sg rozdzielone przez ptaskie maksimum. Proton
zlokalizowany jest w jednym potozeniu, aczkolwiek w wyniku doprowadzenia energii moze
pokona¢ barier¢ potencjalu i przeskoczy¢ do sasiedniego minimum. Zmniejszanie Ssi¢
odleglosci miedzyjadrowej powoduje wzrost sitly wigzania i przejscie w krzywa z
pojedynczym, szerokim minimum (d).

W zaleznosci od liczby akceptoréw z jaka oddziatuje grupa protonodonorowa X-H w
wigzaniu wodorowym mozemy wyroznic:

— wigzanie dwucentrowe (liniowe), gdzie atom wodoru jest potaczony z dwoma
roznymi atomami tj. X—H---Y. Tego rodzaju wigzania wyst¢puja najczgsciej w przypadku
silnych wigzan wodorowych;

— wiqzanie trzycentrowe, w ktorym atom wodoru lgczy si¢ z trzema roznymi atomami,
z jednym przez wigzanie kowalencyjne, a z dwoma pozostatymi przez wigzania wodorowe,
przy czym mozna wyr6zni¢ tutaj wigzania dwuakceptorowe X—H---(Y1,Y>) lub dwudonorowe
(Xi—H, X>—H)--'Y. Trzycentrowe wigzania wodorowe istnieja w ukladach posiadajacych
wigzania wodorowe o $redniej mocy. Wystepuja dos¢ czesto w czasteczkach weglowodandw,
nukleozydow, nukleotydow oraz biatek;

— wigzanie czterocentrowe, X—H:--(Y,, Y2, Y3), wystepuje niezwykle rzadko w
strukturach krystalograficznych (<5%). W przypadku tego rodzaju wigzan wodorowych kat
pomigdzy atomami X—H---Y musi by¢ wigkszy niz 90°. Odleglos¢ X—H jest wicksza niz dla
wigzan trzycentrowych, stad te wigzania sg uwazane czasem jako oddziatywania niewigzace.

Najczesciej stosowanym podziatem jest oparty na energii wigzania, zgodnie z ktorym
wigzania wodorowe dzieli si¢ na:

— $redniej mocy, jesli jego energia odpowiada energii wigzan wodorowych
istniejacych pomiedzy czasteczkami wody czy tez czasteczkami weglowodorow, tj. 4-15
kcal/mol,

— silne, 0 mocy wigkszej niz 15 kcal/mol,

— stabe o energii mniejszej od 4 kcal/mol.

Kolejny podzial opiera si¢ na kryterium typowosci grup protonodonorowych i
protonoakceptorowych. Zgodnie z tym dzieli si¢ wigzania wodorowe na:
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— konwencjonalne — czyli takie, w ktorych atom wodoru zwigzany chemicznie z
atomem pierwiastka silnie elektroujemnego X (tj. O, S, N czy tez halogenu) przyciaga sitami
elektrostatycznymi elektrony nalezace do silnie elektroujemnego atomu Y. Wtlasnoscia
klasycznych wigzan wodorowych jest tzw. ,,red shift’, czyli przesuni¢cie czestosci drgania

walencyjnego X—H w kierunku nizszych warto$ci, wynikajace z wydiuzenia i ostabienia tego

wigzania.
bardzo silne silne slabe
[F-HF] N-H0O=C O-H O
O-H O-H O-H"S
Hal-H O S-H O
woda “woda O-H F-C
O-H 0=C O-H CI-C

— niekonwencjonalne wiqzania wodorowe — termin ten odnosi si¢ do wigzan
wodorowych, ktore pozornie przypominaja klasyczne wigzania wodorowe. Mozna je
przedstawi¢ formalnie jako X—H---Y, jednakze wykazuja zachowanie przeciwne w stosunku
do typowych wigzan wodorowych. Wigzania tego typu nie spelniaja kryteriow
spektroskopowych 1 energetycznych, gdyz cecha charakterystyczng dla tego typu wigzan
wodorowych jest tzw. ,,blue shift”, czyli przesuni¢cie czestosci drgania walencyjnego X—H w
kierunku wyzszych warto$ci, skorelowane ze skroceniem tego wigzania oraz obnizeniem
intensywnosci pasma dla drgania walencyjnego X-H. Najczes$ciej wigzaniami

niekonwencjonalnymi sg stabe wigzania wodorowe.

bardzo silne silne stabe
brak N—H:-& C-H---0
O-Hn C-H-*N
N-H---N-B O/N-H--=&
X-H---C C-H-n
O-H---M
P-H---O
O/N-H:---P
O/N-H---Se
C-H---F-C
Si-H---O

Niekonwencjonalne wigzania wodorowe sg odpowiedzialne za tworzenie struktur
,hadczgsteczkowych”, istotnych z punktu widzenia chemii supramolekulamej. Tego typu
wigzania wodorowe umozliwiaja = powstawanie zaré6wno naturalnych  struktur

supramolekulamych, takich jak helisa DNA, btony komoérkowe czy kompleksy enzymow z
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koenzymami, ale réwniez tworzenie struktur nieistniejagcych w przyrodzie, takich jak

nanorurki, ciekte krysztaty, dendrymery, etery koronowe i wiele innych.

Wodorki dwusktadnikowe
Wszystkie zwigzki wodoru mozna nazwa¢ wodorkami, lecz termin ten rezerwuje si¢
dla substancji, ktore nie sg ani zwigzkami organicznymi, ani kwasami. Ogoélna klasyfikacja

wodorkow binarnych (dwusktadnikowych) zostata przedstawiona na ponizszym schemacie.

H i He
Li | Be iB C N O F iNe
Na| M Al Si P S Cl:iAr

K Cal] Sc T V Cr Mn Fe Co Ni iCu Zn;Ga Ge As Se BriKr
Rb Sr Y Zr Nb Mo Tc Ru Rh PdiAg Cd In :Sn Sb Te | :Xe
Cs Ba|lalu Hf Ta W Re Os Ir Pt iAu Hg Tl iPb Bi Po AtiRn
Fr Ra | Ac U,Pu i i i

wodorki wodorki metali przejsciowych wodorki wodorki

solopo- i graniczne i  kowalen-
dobne ; cyjne

Pierwiastki najbardziej elektrododatnie, litowce i cigzsze berylowce, tworza wodorki o
silnym charakterze jonowym, zwane wodorkami solopodobnymi. Mozna przyjac, ze
zawieraja one kationy metali i jony H . Ich jonowy charakter przejawia si¢ tym, ze przewodza
prad elektryczny w temperaturze topnienia lub nieco nizszej, natomiast podczas elektrolizy w
stopionych halogenkach, wodor wydziela si¢ na elektrodzie dodatniej. Promien jonowy H™
lezy miedzy odpowiednimi wartosciami dla F~ i CI". Wszystkie wodorki litowcoéw, od LiH do
CsH, majg struktury typu NaCl. Wodorki tego typu otrzymuje si¢ w wyniku bezposredniej
reakcji metali z wodorem w temp. 300 - 700°C. Latwo reagujg z woda i powietrzem (z
wyjatkiem LiH). Wszystkie wykazuja. silne dziatanie redukujace i uwodorniajace. Wsrod
wodorkéw kowalencyjnych jest wiele zwigzkow czasteczkowych; naleza do nich zwiazki
H,X grupy 16, typu H3X grupy 15 i zwigzki H4X grupy 14, ponadto LiAlH4, a takze wiele
zwiazkow boru z wodorem.

Wtasciwosci wodorkow metali przejsciowych sg bardzo zréznicowane. Wiele z nich
powstaje w wyniku bezposredniego dziatania H, na metale. Najlepiej poznane sa wodorki
lantanowcow, aktynowcow oraz pierwiastkow grup 4 i 5. Sg to przewaznie czarne substancje
niestechiometryczne o typowych wzorach LaH,gs7, YbH2ss, TiH;7 i ZrH;y. Uran tworzy
dobrze zdefiniowany stechiometryczny wodorek, UH;, wykorzystywany do otrzymywania
innych zwigzkéw uranu. Wodorki lantanowcoéw 1 aktynowcow maja gtownie charakter

jonowy.
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Litowce
Séd 1 potas wystepuja w znacznych ilosciach w litosferze (odpowiednio 2,6 i 2,4%).

Istnieja zloza soli kamiennej (NaCl) i karnalitu (KCI-MgCl,-6H,0). Lit, rubid i cez s3
znacznie mniej rozpowszechnione i wystepuja w nielicznych mineratach krzemianowych.
Frans ma tylko bardzo nietrwale izotopy powstajace w naturalnych szeregach
promieniotworczych lub reaktorach jadrowych.

Sod i jego zwiazki maja znaczenie praktyczne. Wodorotlenek, weglan, siarczan(VI),
trojpolifosforan i krzemian sodu nalezg do jednych z wazniejszych substancji produkowanych
przez przemyst chemiczny. Sole potasowe (zwykle siarczan(VI) potasu) sg stosowane jako
sktadniki nawozow sztucznych. Metaliczny lit jest uzywany w syntezie zwigzkow
litoorganicznych. Kationy Na™ i K odgrywaja istotng role w fizjologii zwierzat i ro$lin; w
zywych komorkach wystepuje mechanizm umozliwiajacy im rozréznianie jonéw Na' i K.
Sole litu sg stosowane w leczeniu pewnych zaburzen psychicznych.

Chemia tych pierwiastkow jest chemig jonow jednododatnich, co wigze si¢ z matymi
entalpiami jonizacji oraz sferycznym ksztattem i matg polaryzowalno$cia powstajacych jonow
M". Wysokie drugie entalpie jonizacji uniemozliwiaja powstawanie jonéw dwudodatnich.
Mimo zasadniczo jonowego charakteru zwigzkow litowcoéw powstajace wigzania mogg miec
charakter czg¢sciowo kowalencyjny. Dwuatomowe czasteczki pierwiastkow, np. Nap, sa
kowalencyjne. W zwigzkach koordynacyjnych i metaloorganicznych wigzania M—O, M—-N i
M-C majg staby charakter kowalencyjny. Tendencja do kowalencyjnosci jest najwicksza w
przypadku jonu z najwicksza zdolnoscig polaryzujaca, czyli Li". Stosunek tadunek/promien,
majacy zblizong wartosé dla Li* i Mg*, thumaczy podobienstw wlasciwosci chemicznych
tych pierwiastkow; natomiast lit zachowuje si¢ odmiennie niz inne pierwiastki grupy
pierwszej. Inne jony jednododatnie, ktorych promienie sg zblizone do promieni litowcow,
moga wykazywac podobne wlasciwosci chemiczne. Najwazniejsze z tych jondw to:

. Jon amonowy i podstawione jony amonowe. Sole NH; pod wzgledem
rozpuszczalnosci i struktury krystalicznej wykazuja podobienstwo do soli K.

2. Jon TI" przypomina Rb" lub Ag'; jego promief jonowy jest zblizony do promienia

Rb’, jest jednak bardziej polaryzowalny.

Otrzymywanie i wltasciwosci pierwiastkow
Lit i sod otrzymuje si¢ przez elektrolize soli stopionych lub tatwotopliwych
eutektykow, np. CaCl, + NaCl. Ze wzgledu na niskie temperatury topnienia i fatwe parowanie

K, Rb i Cs ich elektrolityczne wydzielenie jest trudne; otrzymuje si¢ je przez dziatanie pary
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sodu na stopione chlorki. Metale oczyszcza si¢ przez destylacje. Lit, sod, potas i rubid sg
srebrzystymi ciatami statymi, natomiast cez ma odcien ztocistozotty. Poniewaz atom litowca
ma tylko jeden elektron walencyjny energie wigzania w gesto ulozonych sieciach litowcow sa
stosunkowo mate. Metale te sa zatem migkkie i majg niskie temperatury topnienia. Stop Na—
K, zawierajacy 77,2% K, topi si¢ w temp. —12,3°C. Mozliwe jest spowodowanie, przez
stopienie, dyspersji litu, sodu lub potasu na réznych statych nosnikach, takich jak Na,COs,
ziemia okrzemkowa itp., takie zdyspergowane metale sg stosowane jako katalizatory r6znych
reakcji alkenow, w szczegolnosci dimeryzacji propenu do 4-metylo-1-pentenu. Dyspersoidy
w weglowodorach powstajag w wyniku energicznego mieszania zawiesiny stopionego metalu.
Litowce sg silnie elektrododatnie; reaguja. bezposrednio z wigkszo$cig innych
pierwiastkow w podwyzszonej temperaturze. Lit jest na ogot najmniej, a cez najhardziej
reaktywny. Lit z woda reaguje powoli w temp. 25°C. Natomiast reaguje, jako jedyny litowiec
z N, powoli w temp. 25°C, lecz szybko w temp. 400°C, tworzac rubinowoczerwony
krystaliczny azotek, LisN. Podobnie jak magnez, tworzacy Mg;Ny, lit moze by¢ stosowany do
pochtaniania azotu. Z woda sod reaguje energicznie, potas zapala si¢, a rubid i cez reaguja
wybuchowo. Prace z litem, sodem i potasem mozna wykonywac¢ na powietrzu, chociaz metale
te szybko matowieja pokrywajac si¢ nalotem. Z pozostatymi litowcami trzeba pracowaé¢ w
atmosferze argonu. Produkty reakcji litowcoOw z tlenem sa rézne, zaleznie od rozmiarow
kationu. Lit tworzy tylko Li,O ze §ladami Li,O,. S6d tworzy normalnie nadtlenek, Na,O,, pod
ciSnieniem wigze dalszg ilo$¢ O, tworzac ponadtlenek, NaO,. Potas, rubid i cez tworza
ponadtlenki MO,. Wzrost trwatosci nadtlenkow i ponadtlenkow ze wzrostem rozmiaréw jonu
litowca jest typowym przyktadem stabilizacji wigkszych anionéw przez wicksze kationy
uwarunkowanej efektami energii sieciowej. Litowce reaguja z alkoholami tworzac
alkoholany, a roztwory Na lub K w etanolu lub alkoholu fert-butylowym sa powszechnie
stosowane w chemii organicznej jako reduktory i zrodto nukleofilowych jonow RO™. Sod i
inne metale rozpuszczaja si¢ bardzo energicznie w rteci. Amalgamat sodowy (Na/Hg) o matej
zawarto$ci sodu jest ciekly, natomiast przy duzej zawartosci Na jest ciatem statym. Jest to

skuteczny reduktor, ktory moze by¢ stosowany w roztworach wodnych.

Zwiqzki litowcow
Litowce reaguja bezposrednio z wigkszoscig pozostatych pierwiastkow tworzac
dwusktadnikowe zwiazki lub stopy. Szereg tych zwigzkéw omodwiono w punktach

dotyczacych odpowiednich pierwiastkow. Najwazniejsze zwigzki litowcow to tlenki (M,0),
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nadtlenki (M,0;) 1 ponadtlenki (MO,). Dla kazdego litowca mozna otrzymaé wszystkie trzy
typy tlenkow wymaga to jednak czesto zastosowania metod posrednich. W wyniku
bezposrednich reakcji metali z nadmiarem O, powstaja rézne produkty zaleznie od metalu: lit
tworzy glownie tlenek i $lady nadtlenku; sod tworzy przede wszystkim nadtlenek i $lady
tlenku; potas, rubid i cez tworza ponadtlenki. Wszystkie trzy typy zwiazkoéw migdzy tlenem a
litowcem ulegaja tatwo hydrolizie:

tlenki: MO + H,O — 2M" + OH™

nadtlenki: MO, + 2H,0 — 2M" + 20H™ + H,0,

ponadtlenki: 2MO, + 2H,0 — O, +2M" + 20H + 2H,0,

Wodorotlenki

NaOH (temp. topn. 318°C) i KOH (temp. topn. 360°C) sg biatymi, silnie
higroskopijnymi substancjami stalymi. W stanie stalym i roztworze wodnym pochtaniaja CO,
z atmosfery. Latwo rozpuszczaja si¢ egzotermicznie w wodzie i sg stosowane we wszystkich

przypadkach wymagajacych uzycia mocnych alkaliow.

Sole jonowe

Znane s3 sole w zasadzie wszystkich kwasow; sa to zwykle bezbarwne, krystaliczne
substancje state. Jezeli sg barwne to wynika to z barwnych anionow. Wiele zwigzkoéw litu
rézni si¢ wlasciwosciami od zwigzkoéw innych pierwiastkow grupy pierwszej, przypomina
natomiast zwiazki Mg®". Przyczyna tych wielu anomalnych wlasciwosci sa bardzo mate
rozmiary kationu Li" i ich wpltyw na energie sieciowe. Jako przyktady mozna wskazaé, ze
LiH jest trwaty do ok. 900°C, natomiast NaH rozktada si¢ w temp. 350°C. LisN jest trwaty,
natomiast NasN nie istnieje juz w temp. 25°C. Wodorotlenek litu rozktada si¢ w temperaturze
czerwonego zaru do Li,O, natomiast pozostale wodorotlenki MOH sublimuja, nie ulegajac
przemianie; LiOH jest takze gorzej rozpuszczalny niz inne wodorotlenki. Weglan Li,COs
fatwiej ulega termicznemu rozktadowi do Li,O i CO; niz wegglany pozostalych litowcow.
Rozpuszczalnoéé soli Li” jest zblizona do rozpuszczalnosci soli Mg®". Przyktadowo LiF jest
trudno rozpuszczalny (0,27 g/100g H,O w temp. 18°C) i tatwo wytraca si¢ z amoniakalnych
roztworow NH4F; LiCl, LiBr, Lil, a zwtaszcza LiClO4 rozpuszczaja si¢ w etanolu, acetonie i
octanie etylu; LiCl jest rozpuszczalny w pirydynie. Dla soli litowcoéw charakterystyczne sa
wysokie temperatury topnienia, przewodnictwo elektryczne w stanie stopionym i dobra

rozpuszczalno$§¢ w wodzie. Sole te rzadko ulegaja hydratacji gdy zawierajag mate aniony, jak
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w przypadku halogenkow, gdyz energie hydratacji jonow nie wystarczaja do skompensowania
energii potrzebnej do rozerwania sieci krystalicznej. Jon Li" ma na tyle duza energic
hydratacji, ze jego sole w stanie stalym s3a czesto uwodnione (np. LiClO4-3H,0) w
przeciwienstwie do tych samych soli pozostatych litowcow. Sole litu z mocnymi kwasami sg
zwykle lepiej rozpuszczalne w wodzie, a sole litu ze stabymi kwasami - gorzej rozpuszczalne
w wodzie niz odpowiednie sole pozostatych litowcow.

W przypadku kationu Li* wewnetrzna powloka hydratacyjna, ztozona z czterech
rozmieszczonych tetraedrycznie czasteczek H,O, wystepuje w réznych solach krystalicznych
i prawdopodobnie w roztworze. Rowniez jony Na" i K’ moga mie¢ wewnetrzna powloke
hydratacyjna zlozong z czterech czasteczek wody; jony Rb' i Cs' koordynuja
prawdopodobnie szes¢ czasteczek H,O. Sity elektrostatyczne dziatajg rowniez poza obrebem
wewnetrznej sfery koordynacyjnej wiazgc dodatkowe warstwy czasteczek wody. Zasieg tej
wtornej hydratacji jest prawdopodobnie odwrotnie proporcjonalny do rozmiaréw kationu.
Gdy wigc wzrastajg promienie krystaliczne, malejg catkowite liczby hydratacji oraz promienie
i energie hydratacji. Gdy malejg promienie hydratacji wzrasta ruchliwos¢ jonow.

Dane dotyczgce hydratacji kationdw litowcow
Li" Na° K’ Rb®  Cs'
Promien Paulinga [pm] 60 96 133 148 169
Promien hydratacji [pm] 340 276 232 228 228
Przyblizona liczba hydratacji 25,3 16,6 10,5 10,0 9,9
Energia hydratacji [kJ/mol] 519 406 322 293 264
Ruchliwos¢ jonow 33,5 43,5 646 67,5 68

Zwiazki metaloorganiczne

Pochodne alkilowe i arylowe litu sa szeroko stosowane jako $rodki alkilujace i
arylujace. Zwigzki litoorganiczne reagujg podobnie jak odczynniki Grignarda, sg jednak na
ogo6t bardziej reaktywne. Alkilolity i arylolity otrzymuje si¢ najdogodniej w reakc;ji:

RCI +2Li — RLi + LiCl
stosujac chlorki alkilow Iub arylow w benzenie, tetrahydrofuranie lub weglowodorach
alifatycznych (heksan). Wszystkie zwigzki litoorganiczne reaguja bardzo szybko z tlenem i
woda i na og6l samorzutnie zapalajg si¢ w powietrzu. Zwigzki litoorganiczne naleza do
nielicznych zwiazkow litowcow, ktore wykazuja wlasciwosci typowe dla substancji
kowalencyjnych, takie jak rozpuszczalno§¢ w weglowodorach i innych cieczach niepolarnych
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oraz duza lotno$¢. Zwiazki te sg na ogot cieczami lub tatwo topliwymi substancjami statymi,
ktorych wazng cechg strukturalng jest asocjacja czasteczek. Na przykltad w krysztatach
metylolitu atomy Li tworza jednostke tetraedryczna, a grupy metylowe sg symetrycznie
rozmieszczone na $cianach czworoscianu Lis. Podobna asocjacja czasteczek wystepuje w
przypadku alkoholanéw litu (LiOR) i dialkiloamidow (LiNR;). Réwniez w roztworze
alkilolity wulegaja asocjacji, ktorej stopien zalezy od rozpuszczalnika i konfiguracji
przestrzennej grupy organicznej. Jest zrozumiate, ze znaczne zréznicowanie reaktywnosci
alkilolitow jest zwigzane z rd6Zznym stopniem asocjacji i rdéznymi oddziatywaniami
miedzyjonowymi. Przykladem moze by¢ benzylolit, ktory jest monomeryczny w
tetrahydrofuranie i ktérego dziatanie benzylujace jest 10* razy szybsze niz metylujace
dziatanie tetramerycznego metylolitu.

Zwiazki sodo— i potasoorganiczne sg w zZnacznym stopniu jonowe i nie rozpuszczaja
sic w weglowodorach. Sa bardzo reaktywne, nieodporne na dziatanie powietrza i wody.
Chociaz pochodne alkilowe i arylowe mozna otrzymywac in situ i stosowac jako reaktywne

produkty posrednie, rzadko si¢ je wyodrebnia.

Grupa 2. Berylowce
Beryl wystepuje w przyrodzie w postaci mineratu berylu, Be;Al(SiOs)e. Zwigzki

berylu sg toksyczne, zwlaszcza gdy sa wdychane; powoduja wowczas zwyrodnienie tkanki
phuc podobne jak w przypadku wystepujacej u gornikow pylicy krzemowej. Beryl nie ma
wigkszego znaczenia technicznego. Magnez, wapn, stront i bar sg szeroko rozpowszechnione
w przyrodzie. Wystepuja w postaci roznych mineralow, sg tez zawarte w wodzie morskiej.
Istnieja duze zloza wapienia (CaCO;), dolomitu (CaCO3-MgCOs;) 1 kamalitu
(KC1-MgCl,-6H,0). W mniejszych ilosciach wystepuja mineraty: stroncjanit (SrSOj) i baryt
(BaS04). Wszystkie izotopy radu sa promieniotworcze. Izotop “**Ra o okresie polowicznego
rozpadu 1600 lat, emitujacy czastki o i wystepujacy w szeregu promieniotworczym >°U,
zostat wyodrebniony przez Piotra Curie i Mari¢ Sklodowskg-Curie z rudy uranu, uraninitu
(blendy smolistej). Otrzymywali oni rad przez stracanie go z roztworé6w wraz z barem w
postaci BaSO4, a nastgpnie przeprowadzenie tych pierwiastkow w azotany(V) i ich
frakcjonowang krystalizacje. Rad byt stosowany do leczenia nowotworow zlosliwych, zostat
jednak zastgpiony innymi zrédtami promieniowania.

Promienie atomowe berylowcOw sa mniejsze niz promienie atomowe litowcoOw, co

jest wynikiem zwigckszonego tadunku jadra. Berylowce majg dwa elektrony walencyjne,
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zatem charakteryzuja si¢ wyzszymi temperaturami topnienia i wrzenia oraz wigksza gestoscia.
Wigksze sa rowniez entalpie jonizacji i parowania berylowcoéw. Te wicksze wartosci sg
jednak skompensowane przez duze energie sieciowe i energie hydratacji jonow M?*'.
Berylowce sa elektrododatnie, reaktywne chemicznie i majg wysokie ujemne standardowe
potencjaly elektrodowe. Pomimo stosunkowo wysokich wartosci drugiej energii jonizacji
tworza zwigzki na +2 stopniu utlenienia gdyz, jak wynika z cykli termodynamicznych,
zwigzki typu MX, czyli na pierwszym stopniu utlenienia, berylowcow sg nietrwatle, a entalpie
reakcji

2MX —» M + MX,
maja bardzo duze ujemne wartosci.

Ze wzgledu na maty promien oraz duze entalpie jonizacji i sublimacji energia sieciowa
i energia hydratacji nie wystarczajg w przypadku berylu do catkowitego rozdzielenia
tadunkéw. W zwigzku z czym nawet BeF, i BeO wykazuja pewien charakter kowalencyjny, a
zwigzki kowalencyjne berylu z wegglem sa dos¢ trwate. Pod tym wzglgdem beryl przypomina
cynk. Nalezy zauwazy¢, ze dla utworzenia dwoch wigzan kowalencyjnych atom berylu musi
zosta¢ wzbudzony ze stanu 2s% do konfiguracji 2s12p1. Czasteczki BeX; powinny wiec byé
liniowe, poniewaz jednak czgsteczki takie sa koordynacyjnie niewysycone, istniejg tylko w
fazie gazowej. W fazach skondensowanych zwigzki czterokoordynacyjne wystepuja w
przypadku:

— polimeryzacji prowadzacej do powstania tancuchéw z grupami mostkowymi, jak w
(BeF2)n, (BeCly), lub [Be(CHs3)21n;

—utworzenia sieci kowalencyjnej, jak w BeO lub BeS;

— oddziatywania BeX, jako kwasu Lewisa z rozpuszczalnikami, prowadzacego do
utworzenia zwigzkow czterokoordynacyjnych, np. BeCly(OEt,),;

. . . . . . 2
— oddziatywania BeX, z anionami z utworzeniem czastek anionowych, np. BeF,".

tancuch (BaCl,), w strukturze chlorku berylu.
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Czasteczki wody w kationie [Be(H,0)4]*" sa silnie zwiazane, ze wzgledu jednak na duzy
tadunek i male rozmiary kationu tatwo nast¢puje dysocjacja protonow.

Magnez zajmuje, gdy chodzi o wlasciwosci, potozenie posrednie miedzy berylem a
pozostalymi pierwiastkami grupy, ktorych zwiagzki maja prawie catkowicie charakter jonowy.
Jon Mg*" wykazuje duza zdolno$é¢ polaryzujaca i tendencje do tworzenia zwigzkow
niejonowych. Magnez tworzy tatwo wigzania z weglem. Podobnie jak Be(OH),, Mg(OH),
jest trudno rozpuszczalny w wodzie, podczas gdy wodorotlenki pozostalych pierwiastkow
grupy sa rozpuszczalne w wodzie i silnie zasadowe. Wapn, stront, bar i rad tworza grupe
blisko spokrewnionych pierwiastkow, ktorych wlasciwosci chemiczne i fizyczne zmieniaja
si¢ systematycznie ze wzrostem rozmiaréw atomu. Przyktadowo mozna tu wymieni¢ wzrost
w kierunku od Ca do Ra a) elektrododatniego charakteru metalu, b) energii hydratacji soli, c¢)
nierozpuszczalnosci wigkszosci soli, w szczegdlnosci siarczanow(VI) i d) trwatosci
termicznej weglanow i azotanow.

Beryl i jego zwigzKi

Metaliczny beryl, otrzymywany przez redukcj¢ BeCl, za pomocg Ca lub Mg, jest
bardzo lekki; stosuje si¢ go do wykonywania ,,0kienek” w lampach rentgenowskich.
Absorpcja promieniowania rentgenowskiego zalezy od gestosci elektronowej materii, a beryl
ma najmniejsza zdolno$¢ pochlaniania tego promieniowania ze wszystkich materialow
konstrukcyjnych. Beryl i jego wodorotlenek rozpuszczaja si¢ w mocnych zasadach tworzac
jony berylanowe, [Be(OH)4]*; wystepuje tu pewna analogia z Al i AI(OH);. W silnie
kwasnych roztworach niekompleksujacych kwasow wystepuje akwajon [Be(OH,)s]*".
Roztwory soli berylu sg kwasne wskutek hydrolizy. Po poczatkowej reakcji

[Be(OH,)4]*" — [Be(OH,);0H]" + H'
nastepuja reakcje polimeryzacji. W roztworach fluorkéw powstaje jon [BeF4]*. Ten
tetraedryczny jon zachowuje si¢ w krysztatach podobnie jak SO4*". PbBeF, i PbSO4 maja
zatem podobng struktur¢ i rozpuszczalno$¢. Chlorek berylu tworzy w krysztale tancuchy;
polimer ten, jak i podobna pochodna metylowa [Be(CHs),],, ulegaja depolimeryzacji przez
czasteczki donorowe tworzac kompleksy, np. BeCly(OR;),. Podobnie jak kwasy Lewisa

zachowujg si¢ rowniez halogenki i pochodne alkilowe Mg, Zn i Al.

Magnez, wapn, stront i bar
Magnez otrzymuje si¢ kilkoma metodami. Jego wazne zrodia to skata dolomitowa i

woda morska, ktora zawiera 0,13% Mg. W wyniku prazenia dolomitu otrzymuje si¢
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mieszaning CaO/MgO, z ktéorej mozna usungé wapn przez wymiang jonowa z
wykorzystaniem wody morskiej. Potozenie rownowagi jest w tym przypadku korzystne, gdyz
rozpuszczalno$¢ Mg(OH), jest mniejsza od rozpuszczalnosci Ca(OH);:

Ca(OH),"Mg(OH), + Mg>" — Mg(OH), + Ca*"

Najwazniejsze metody otrzymywania magnezu to:

a) elektroliza stopionych mieszanin halogenkéow (np. MgCl, + CaCl, + NaCl), z ktorych
wydziela si¢ najmniej elektrododatni metal, czyli Mg

b) redukcja MgO Iub wyprazonego dolomitu (MgO-CaO). Dolomit ogrzewa si¢ z
zelazokrzemem

MgO-CaO + FeSi — Mg + krzemiany Ca i Fe

przy czym magnez oddestylowuje. MgO mozna ogrzewa¢ z koksem w temp. 2000°C i
wydzieli¢ metal, utrwalajac przez szybkie ochlodzenie wysokotemperaturowg rownowagg,
ktora jest silnie przesunigta w prawo

MgO + C — Mg + CO

Magnez jest szarobialym metalem, pokrytym ochronng warstewkg tlenku. Mimo
korzystnego potencjatu elektrodowego nie jest atakowany przez wode, jezeli nie wystepuje w
postaci amalgamatu. Latwo natomiast rozpuszcza si¢ w rozcienczonych kwasach. Magnez jest
stosowany jako sktadnik lekkich stopow konstrukcyjnych, a w laboratoriach do otrzymywania
odczynnikow Grignarda powstajacych w wyniku reakcji magnezu z halogenkami alkilowymi
lub arylowymi w roztworze eterowym. Magnez odgrywa istotng role biologiczng wchodzac w
sktad chlorofilu.

Wapn, stront i bar otrzymuje si¢ w stosunkowo matych ilosciach przez redukcje
halogenkow tych pierwiastkow sodem. Sa to migkkie, srebrzystobiale metale nieco mniej
reaktywne niz sod. Wapn stosuje si¢ jako reduktor przy otrzymywaniu metalicznych
aktynowcow i lantanowcow z ich halogenkow, a takze do otrzymywania CaH,, skutecznego

srodka redukujacego.

Zwiqzki dwusktadnikowe

Tlenki berylowcow, MO, otrzymuje si¢ przez prazenie weglanow; CaO wytwarza si¢
w duzych ilosciach jako material do wyrobu cementu. Tlenek magnezu jest stosunkowo
bierny chemicznie, zwlaszcza gdy zostanie wyprazony w wysokich temperaturach, lecz inne
tlenki reaguja z woda z wydzieleniem ciepta i utworzeniem wodorotlenkéw. Wodorotlenki

pochtaniaja CO, z powietrza. Wodorotlenek magnezu jest nierozpuszczalny w wodzie (ok.
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1:10% g-dm™ w temp. 20°C) i mozna go wytraci¢ z roztworébw Mg”"; jest znacznie stabsza
zasadg niz wodorotlenki Ca, Sr, Ba i Ra, nie wykazuje jednak wlasciwosci kwasowych i w
odréznieniu od Be(OH), jest nierozpuszczalny w nadmiarze wodorotlenku. Wodorotlenki
berylowcow od Ca do Ra sg rozpuszczalne w wodzie, przy czym rozpuszczalno$¢ zwigksza
sic ze wzrostem liczby atomowej (Ca(OH), — ok. 2 g-dm™ , Ba(OH)2 — ok. 60 g:dm™ w
temp. 20°C); wszystkie te wodorotlenki s mocnymi zasadami.

Bezwodne halogenki mozna otrzymywa¢ przez odwodnienie uwodnionych soli.
Halogenki magnezu i wapnia tatwo pochtaniajg wode. Zdolnos$¢ tworzenia hydratow, a takze
rozpuszczalno$¢ w wodzie maleje ze wzrostem rozmiaréw atomu i halogenki Sr, Ba i Ra sa
normalnie bezwodne. Thumaczy si¢ to faktem, Zze ze wzrostem rozmiarébw M’ energia
hydratacji maleje szybciej niz energia sieciowa. Kolejnos¢ rozpuszczalnosci fluorkow jest
odwrotna, tj. Mg < Ca < Sr < Ba, jon F~ jest bowiem maly w poréwnaniu z jonem M*",
Energia sieciowa maleje niezwykle szybko, gdyz duze kationy stykaja si¢ ze sobg, nie
stykajac si¢ jednocze$nie z jonami F . Wszystkie halogenki sa3 w zasadzie jonowe. Ze
wzgledu na rozpraszanie $wiatla i przezroczystos¢ CaF, jest uzywany jako material na
pryzmaty spektrometrow 1 okienka kuwet absorpcyjnych. Stosuje si¢ go réwniez do
wytwarzania sieci stabilizujagcych dwudodatnie jony lantanowcow.

Berylowce, podobnie jak litowce, reaguja z wieloma innymi pierwiastkami. Takie
zwigzki, jak fosforki i siarczki, sa na ogot jonowe i hydrolizuja pod dziataniem wody. Weglik
wapnia, otrzymywany przez redukcje tlenku wapnia weglem w piecu elektrycznym, jest
acetylenkiem Ca®"C,>” wykorzystywanym do otrzymywania acetylenu:

Ca**C,* + H,0 — Ca(OH), + HC=CH
Dwusktadnikowe wodorki MH, sg jonowe, z wyjatkiem MgH,, ktory ma charakter bardziej
kowalencyjny. CaH, reaguje tatwo z woda i jest stosowany jako $rodek do osuszania

rozpuszczalnikow organicznych i gazow.

Sole, zwiqzki koordynacyjne

Wszystkie pierwiastki tworza sole; w przypadku magnezu i wapnia sole te sg czesto
uwodnione. Weglany sg na ogdt nierozpuszczalne w wodzie, a iloczyny rozpuszczalnosci
malejg ze wzrostem rozmiaréw kationu M>"; MgCOs jest stosowany jako skladnik preparatow
na nadkwasotg. Taka sama jak weglanow jest kolejnos¢ rozpuszczalnosci siarczanow(VI);
MgSQO4-7H,0, zwany sola gorzka, stosowany jako tagodny s$rodek przeczyszczajacy, jest

dobrze rozpuszczalny w wodzie. Siarczan(VI) wapnia tworzy hemihydrat 2CaSO4-H,O (gips

167



polwodny, gips modelarski), ktory latwo absorbuje wicksza ilos¢ wody, tworzac bardzo
trudno rozpuszczalny CaSO4-2H,O (gips), natomiast siarczany(VI) strontu, baru i radu sa
nierozpuszczalne i bezwodne. Ze tego wzgledu BaSO,4 znajduje zastosowanie jako $rodek
kontrastowy przy przeswietleniach rentgenowskich zapewniajagc odpowiedni kontrast w
zotadku. Azotany(V) strontu, baru i radu sg rowniez bezwodne; dwa ostatnie zwigzki mozna
wytraci¢ z zimnego roztworu wodnego przez dodanie dymigcego kwasu azotowego(V).
Chloran(VII) magnezu jest stosowany jako $rodek osuszajacy, nie moze jednak stykac si¢ z
materiatami organicznymi ze wzgledu na niebezpieczenstwo wybuchu.

Wykazano, metodami spektroskopowymi, ze w roztworach wodnych, acetonowych i
metanolowych liczba koordynacyjna Mg>* wynosi 6, w amoniaku natomiast 5. Jon
[Mg(H20)6]2+ nie ma charakteru kwasowego, i w odr6znieniu od [Be(HzO)4]2+ dos¢ tatwo
ulega odwodnieniu; wystepuje w wielu krystalicznych solach.

Jedynie jony Mg”" i Ca’” wykazuja pewna tendencje do tworzenia zwigzkow
koordynacyjnych glownie z ligandami tlenowymi. MgBr, , MgCl, i CaCl, sg rozpuszczalne w
alkoholach i polarnych rozpuszczalnikach organicznych. Mozna otrzymac¢ takie addukty jak
MgBr,(OEt;), 1 MgBr(THF)4. Tlenowe kompleksy chelatowe (do najwazniejszych naleza
kompleksy z ligandami typu EDTA, czyli kwasu etylenodiaminotetraoctowego) tatwo
powstaja w alkalicznym roztworze wodnym. Cykliczne polietery i podobne ligandy azotowe
tworzg kompleksy z jonami magnezowymi i wapniowymi. Tworzenie komplekséw wapnia z
EDTA" , a takze z polifosforanami, znajduje zastosowanie nie tylko do usuwania jonow Ca®'
z wody, lecz rowniez do objetosciowego oznaczania Ca>". Jony Mg®" i Ca®" maja duze

znaczenie biologiczne.

Grupa 13. Borowce
Bor

Gtownymi rudami boru sa oksoborany, np. uleksyt (NaCa(BsO¢(OH)s)-5SH,0), boraks
Nay(B4Os(OH)4)-8H,0, kolemanit Cay[B3O4(OH)3)2-2H,0, kernit Nay(B4sOs(OH)4]-2H,0.
Struktury mineratow oksoboranowych sa ztozone i zroéznicowane, charakterystyczne jest
jednak dla nich wystepowanie trojkatnych grup BOj i tetraedrycznych grup BO4 w anionach
oksoboranowych. Niektore atomy tlenu w mineralach oksoboranowych sa potaczone z
jednym protonem (grupy wodorotlenkowe), inne z dwoma protonami (woda krystalizacyjna).

Mineraty takie zawierajg zwykle kationy litowcow lub berylowcow.
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Struktura tetramerycznego jonu [ B4O5(OH)4]2_

Nie istnieja zadne zwiazki jonowe zawierajace proste kationy boru B>, gdyz entalpie
jonizacji boru sg tak duze, Ze energie sieciowe lub entalpie hydratacji nie moga
skompensowa¢ energii potrzebnej do utworzenia kationu. Bor tworzy trzy wigzania
kowalencyjne za pomoca trzech zhybrydyzowanych orbitali sp® tworzacych trojkatna
konfiguracje ptaska. Wszystkie zwigzki typu BX3 sg koordynacyjnie niewysycone i majg
charakter mocnych kwaséw Lewisa; w wyniku ich oddzialywania z zasadami Lewisa
(czasteczkami lub jonami) powstajg tetraedryczne addukty, np. BF;-OEt,, BFs i BPhy. W
takich adduktach atom boru wykazuje hybrydyzacje sp”.

Charakterystyczng cecha chemii boru jest przewaga zwigzkow zawierajacych atomy
boru tworzace zamknigte wielosciany lub otwarte konfiguracje koszykowe. Czgsto wystepuja
struktury stanowigce pochodne lub fragmenty ikosaedru (dwudziestoscianu). Szkielety takich
czasteczek moga zawiera¢ atomy inne niz bor, np. wegiel; wiele zwigzkéw zawierajacych
wegiel (karbaboranow) tworzy kompleksy z metalami przej§ciowymi. Chemia boru rézni si¢
znacznie od chemii innych pierwiastkow grupy 13. Istnieje tylko niewielkie podobienstwo
chemiczne migdzy borem a glinem. Wspdlne cechy boru i krzemu oraz réznice migdzy borem
a bardziej metalicznym glinem mozna przedstawi¢ w punktach:

— Tlenek B,0O; i wodorotlenek B(OH); maja charakter kwasowy. AI(OH); jest
wodorotlenkiem zasadowym, chociaz wykazuje stabe wlasciwosci amfoteryczne

rozpuszczajac si¢ w stezonym roztworze NaOH.
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— Struktura oksoboranéw wykazuje pewne analogie do struktury krzemianoéw; w
wyniku uwspdlnienia atomow tlenu powstajg tu ztozone struktury tancuchowe, pierscieniowe
1 przestrzenne.

— Halogenki boru i krzemu (z wyjatkiem BF3) ulegaja tatwo hydrolizie. Halogenki
glinu s3 substancjami stalymi, tylko czg¢sciowo hydrolizujacymi pod dziataniem wody.
Wszystkie sg kwasami Lewisa.

— Wodorki boru i krzemu s3 lotne, samorzutnie zapalaja si¢ i tatwo ulegaja hydrolizie.
Wodorek glinu jest polimerem (AlH3)y,.

Bor tworzy kilka odmian alotropowych, ktore jest trudno otrzyma¢ w stanie czystym
ze wzgledu na ich wysokie temperatury topnienia (np. 2250°C dla romboedrycznej odmiany
P 1 korodujace dziatanie cieklego boru. Bor o czystosci 95-98% otrzymuje si¢ w postaci
bezpostaciowego proszku w wyniku redukcji B,O3; magnezem, a nastegpnie przemycie proszku
roztworami NaOH, HCI i HF. Zamiast Mg mozna zastosowac inne metale elektrododatnie.
Pierwiastek o wickszej czystosci mozna otrzymaé przez redukcje halogenkéw boru cynkiem
w temp. 900° C zgodnie z rbwnaniem:

2BCl; + 3Zn — 3ZnCl, + 2B
lub wodorem nad goracym metalicznym tantalem jako katalizatorem:

2BX;3 +3H, — 6HX + 2B
Wszystkie odmiany alotropowe boru majg struktury zbudowane z ikosaedréw B,, r6znig si¢
natomiast sposobem utozenia ikosaedrow w komorkach elementarnych. Krystaliczny bor jest
bierny chemicznie i ulega atakowi tylko gorgcych st¢zonych utleniaczy. Bardziej reaktywny
jest bor bezpostaciowy. Z amoniakiem tworzy on w temperaturze bialego zaru (BN),,

substancje $liska, przypominajacg strukturg grafit.

Tlenowe zwiqzki boru

Bor wystepuje w przyrodzie niemal wylacznie w postaci mineraldow oksoboranowych.
Znane sa bardziej roéznorodne pochodne organiczne zawierajgce wigzania bor—tlen; do
najwazniejszych zwigzkoéw zawierajacych grupy BO; nalezg ortooksoborany, B(OR)j;
acylooksoborany, B(OCOR)3; peroksoborany B(OOR)3;; i kwasy boronowe, RB(OH)s,.
Zwiazki te mozna traktowac jak pochodne kwasu borowego, B(OH)s.

Z oksoborandéw lub przez hydrolize halogenkéw boru mozna otrzyma¢ kwas B(OH);
w postaci biatych ptatkow. Jednostki B(OH); sa polaczone ze sobg wigzaniami wodorowymi

tworzac warstwy o symetrii heksagonalnej. Odlegto$¢ miedzy warstwami wynosi 3,12 A, a
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krysztaly kwasu  borowego odznaczaja si¢  tupliwoscia wzdhuz  plaszczyzn

migdzywarstwowych.
Na[HB(OR).] peroksoborany i peroksohydraty
3 boranéw
NaH w THF A
aH w \ 8,0,
B(OR NH4BF4 ogrzewanie BFS

Na,O
2V2
alkohole
ogrzewanie alkohole N /tap'a nie z NH,HF,

B.0 i, e ogrzewanie B(OH) niektore alkohole kwasowe kompleksy
23 slaplame 3 polihydroksylowe ~ chelatowe
slapianie z tlenkami
V \ i
B(OCOR), oksoborany

oksoborany acylowe

Niektore reakcje kwasu borowego

Kwas borowy jest umiarkowanie rozpuszczalny w wodzie, w ktorej zachowuje si¢ jak
staby kwas Lewisa w stosunku do OH™

B(OH); + H,O — B(OH);, +H"  pK=9,0
Jon B(OH)4 wystepuje w wielu mineratach oksoboranowych, lecz wigkszo$¢ oksoboranow
(zwtaszcza oksoborany powstajace w wyniku stapiania kwasu borowego z tlenkami metali)

ma zlozone struktury; przyktadem moze by¢ cykliczny anion.
HO,  OH
AN
B 0

HO/I|3\O/ EL\OH
Stopienie kwasu borowego prowadzi do powstania tlenku B,O3; w postaci szkliwa. Stopiony
B,0O; rozpuszcza tlenki metali, tworzac szkla borowe. Reaguje rowniez z krzemionka,
tworzac szkto borokrzemianowe (szklo Pyrex). Produktem estryfikacji kwasu borowego
alkoholami w obecnosci kwasu siarkowego(VI) jest B(OR)3, ktory w eterach moze tworzy¢
kompleksy z jonami H', znajdujace zastosowanie jako reduktory [HB(OR);]. Ich

reaktywnos¢ i selektywno$¢ mozna regulowaé, zmieniajac grupy R.
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Halogenki boru

Fluorek boru jest bezbarwnym gazem o ostrym zapachu (temp. wrz. —101°C), ktory
otrzymuje si¢ przez ogrzewanie B,O; z NH4BF, lub CaF, i stezonym H,SO,. Fluorek boru
stanowi jeden z najmocniejszych znanych kwasoéw Lewisa i tatwo reaguje z wigkszo$cia
zasad Lewisa, takich jak etery, alkohole, aminy lub woda, tworzgc addukty, a takze z F~,
tworzac jon tetrafluoroboranowy BF4 . W odr6znieniu od innych halogenkéw boru BF; ulega
tylko czesciowej hydrolizie

4BF; + 6H,0 — 3H;0" + 3BF, + B(OH);

BF4s + H,O — [BF;0H] + HF
Roztwory kwasu fluoroborowego powstaja w wyniku rozpuszczania B(OH); w wodnym
roztworze HF

B(OH); + 4HF — H30" + BF,; + H,0O
Chlorek boru (temp. wrz. 12°C) i bromek boru (temp. wrz. 90°C) otrzymuje si¢ w wyniku
bezposredniej reakcji pierwiastkow w podwyzszonej temperaturze. Zwigzki te dymig w
wilgotnym powietrzu i ulegaja gwattownej hydrolizie pod wptywem wody:

BCl; + H,O — B(OH); + HCl

Halogenki boru sa kwasami Lewisa, z ktorymi nawet najstabsze zasady tworza
addukty w wyniku oddania wolnej pary elektronowej atomowi boru. W procesie tworzenia

adduktu nastepuje rehybrydyzacja atomu boru:

:D
D
B X > B
X/sp2 X/sp3\X

Gdy donorem Lewisa jest trimetyloamina, zmiana entalpii reakcji powstawania adduktu
BX3 + :N(CHj3); — X3B— N(CHj3);

jest najbardziej ujemna dla BBr3;, a najmniej ujemna dla BF;. Mozna oczekiwac, ze wicksza
elektroujemnos$¢ fluoru zwigkszy trwatos¢ adduktu trimetyloaminy i BF;. Poniewaz jednak
entalpia powstawania adduktu jest w przypadku BF; najmniej korzystna, prowadzi to do
wniosku, ze utrata przez B—X charakteru wigzania podwojnego w wyniku rehybrydyzacji dla
utworzenia adduktu jest wigksza dla BF; niz dla innych halogenkow. Wynika z tego, ze
charakter podwdjnego wigzania w halogenkach stabnie w kolejnosci BF; > BCl; > BBr3; jest
to kolejno$¢ odwrotna do wynikajacej z elektroujemnosci halogenkoéw. Nalezy przypomnie¢,
ze podwojne wiagzanie w BX; powstaje w wyniku przekazania gestosci elektronowej m od X
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do pustego orbitalu atomowego 2p atomu boru, ktory ulegt hybrydyzacji sp®. Uktad wiazan
w BF; jest niewatpliwie szczegolnie silny wskutek efektywnego naktadania si¢ atomowych
orbitali 2p boru i 2p fluoru, co jest wynikiem zgodnoS$ci energii i rozmiarow orbitali. Symetria
orbitali atomowych 3p i 4p chloru i bromu umozliwia ich naktadanie si¢ z orbitalem
atomowym boru o symetrii © zwigzkach BXj3, lecz to naktadanie si¢ jest mniej efektywne,
gdyz energie i rozmiary orbitali m—donorowych (3p chloru i 4p bromu) i m—akceptorowego

(2p) orbitalu boru nie s zbyt dobrze dopasowane.

Reakcje wymiany fluorowca w halogenkach boru

W mieszaninie dwoch roznych halogenkéw boru nastgpuje wymiana fluorowca
zgodnie z rbwnaniem:

BCl; + BBr; — BCLBr + BBr,Cl
Polozenie réwnowagi tej reakcji jest zwykle przesunigte w lewo, niewielkie ilosci produktow
wymiany mozna jednak wykry¢ spektroskopowo. Fluorek ulega reakcji wymiany fluorowca
fatwiej niz BBr3; i BCls. Nie wykryto zadnych produktéw posrednich, mozna jednak sadzi¢, ze

w wymianie uczestniczy struktura dimeryczna:

-Cl
Br\ \B/Cl
Br Br-” Cl

Borany
Bor tworzy szeregi czasteczkowych wodorkow zwanych boranami. Wigzania w
borowodorach zostaly omoéwione w ramach wykladow pierwszej czeSci chemii
nicorganicznej. Typowe borany to B,Hs, B4H1g, BoHys, B1gHi4 1 BogHi6. Diboran B,Hg jest
gazem (temp. wrz. —92,6°C), ktory samorzutnie zapala si¢ w powietrzu i ulega pod
dziataniem wody natychmiastowej hydrolizie do H; i kwasu borowego. Otrzymuje si¢ go
ilosciowo w eterze, w temperaturze pokojowej, w wyniku reakcji borowodorku sodu z BF5:
3NaBH4 + BF3; — 2B,Hs + 3NaBF4
Ciezsze borany, np. B¢Ho, sa gtownie cieczami, ktorych zapalno§¢ w powietrzu maleje ze
wzrostem masy czasteczkowej. Jednym z najwazniejszych jest dekaboran, BioH;4, substancja
stata (temp. topn. 99,7°C), ktora jest trwala w powietrzu i tylko powoli ulega hydrolizie pod
wplywem wody. Dekaboran, otrzymywany jest przez ogrzewanie B,Hg w temp. 100°C.
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Jon tetrahydroboranowy, BH4 , jest najprostszym anionem hydroboranowym. Ma on
duze znaczenie jako reduktor oraz zrodto jonow H™ , zarowno w chemii nieorganicznej, jak i
organicznej; uzyteczne sa rowniez takie pochodne jak [BH(OMe);] i [BH3CN] ", drugi z nich
ze wzgledu na mozliwo$¢ stosowania w roztworach kwasnych. Najwazniejsza solg jest
NaBHy,. Jest to biata substancja krystaliczna, trwata w suchym powietrzu i nielotna. Jest ona
nierozpuszczalna w eterze etylowym, lecz rozpuszcza si¢ w wodzie, tetrahydrofuranie (THF) i
eterach glikolu etylenowego, z ktorych mozna ja wykrystalizowa¢. Wiele hydroboranéw ma
charakter jonowy i zawiera tetraedryczny jon BH4 . Anion BH, moze zachowywac¢ si¢ jak
ligand, oddziatlujac bardziej lub mniej kowalencyjnie z atomami metali przez wytwarzanie

mostkow wodorowych.

Zwiqgzki boru z azotem

Poniewaz warto$ci promienia kowalencyjnego i elektroujemnosci wegla sg posrednie
migdzy wartosciami dla B i N, mozna oczekiwaé, ze zwigzki C—C bedg podobne do swych
izoelektronowych odpowiednikow B-N, lecz mniej od nich polarne. Aminaborany sg
adduktami kwasu i zasady Lewisa zawierajacymi wigzanie donorowe bor—azot. Atomy boru i
azotu sa tetraedryczne, a dtugo$¢ wigzania B—N jest poréwnywalna z dlugo$ciami wigzan C—
C wystepujacych w prostych alkanach. Aminaborany sg odpowiednikami alkenow, w ktory
nie wystepuje wigzanie podwojne chociaz rzad wigzania B-N przekracza 1. Jednym z

najbardziej interesujacych zwigzkow boru z azotem jest borazol

| | |
H N H H NY_ _H H N*_ _H
\Els/ \Els/ \?_¢ \l?_/ \I_Tl_/ \Llp’_/
N N N* N N _N?
H/ \?/ \H H/ \Lls)_/ \H H/ \I|3 \H
H H H

wykazujacy formalne podobienistwo do benzenu, jest jednak od niego bardziej reaktywny
ulegajac reakcjom przylaczenia. Borazol ulega powolnemu rozkladowi, a w wyzszych

temperaturach mozna przeprowadzi¢ jej hydrolize do NH3 i kwasu borowego.

Glin, gal, ind, tal
Glin jest najbardziej rozpowszechnionym w skorupie ziemskiej pierwiastkiem

metalicznym, zawartym w licznych mineratach, np. skaleniach i mikach. Znaczenie

techniczne maja zloza uwodnionych tlenkéw, np. boksytu (Al,O3-nH,0), a takze kriolitu
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(NasAlFs). Gal i ind wystepuja w ilo$ciach sladowych, w rudach glinu i cynku. Tal, rzadki
pierwiastek, odzyskuje si¢ z lotnych pyléw procesu prazenia pirytu i innych rud
siarczkowych. Metaliczny glin znajduje szerokie zastosowanie. Gal, w postaci GaAs, jest
stosowany w technice potprzewodnikowej. Tal stosuje si¢ gldownie w syntezie organicznej w
postaci karboksylanéw TI**. Pierwiastki te wykazuja bardziej metaliczny charakter niz bor, a
ich zwiazki sg bardziej jonowe. Wiele z tych zwigzkéw ma jednak charakter posredni miedzy
jonowym a kowalencyjnym. Wszystkie cztery pierwiastki tworza zwigzki na stopniu
utlenienia +3, lecz znaczenie +1 stopnia utlenienia wzrasta w kierunku od Ga do TI. Dla talu
obydwa stopnie utlenienia maja znaczenie, a uklad redoks TI™'/TI" okre$la chemie talu. W
roztworach wystepuja dobrze zdefiniowane jony TI". Gléwng przyczyna stabilnosci
zwigzkow na +1 stopniu utlenienia pierwiastkow jest malejaca sita wigzan w MXs; dla
chlorkow $rednie energie wigzan (w kJ 'molfl) wynosza: Ga, 242; In, 206; Tl, 153. Wzrasta
zatem tendencja zwigzkoéw typu MXs do ulegania reakcji:

MX; - MX + X,

Zwigzki MX; lub MRj przypominajg analogiczne zwigzki BX;3 tym, ze sg kwasami Lewisa,
ktorych moc maleje w kolejnosci: B > Al > Ga > In ~ TI. Podczas jednak gdy zwigzki BX; sg
monomerami o strukturze ptaskiej, halogenki pozostalych pierwiastkow grupy 13 maja
struktury krystaliczne, w ktorych liczba koordynacyjna wzrasta do 4 lub 6. Alkilopochodne
glinu sg dimerami, natomiast addukty kwasow Lewisa mogg by¢ pi¢ciokoordynacyjne, np.
(MesN),AlH3. Kazdy z tych pierwiastkow tworzy akwajony, [M(H,0)]*", proste sole i
zwigzki koordynacyjne; w niemal wszystkich tych zwiazkach wystepuje koordynacja
oktaedryczna.

Glin otrzymuje si¢ w duzych ilosciach z boksytu, Al,O;-nH,O (n=1-3). Rude
oczyszcza si¢ przez rozpuszczenie w wodnym roztworze NaOH i1 wytraca Al(OH); przez
dziatanie gazowym CO,. Odwodniony produkt rozpuszcza si¢ w stopionym kriolicie i roztwor
ten poddaje si¢ elektrolizie w temp. 800-1000°C. Glin jest twardym, wytrzymatym,
srebrzystobiatym metalem. Chociaz silnie elektrododatni, jest odporny na korozj¢, na
powietrzu pokrywa si¢ bowiem twarda, odporng warstewka tlenku. Grubszg warstewka tlenku
powleka si¢ czgsto glin elektrolitycznie (anodowanie); $wieze warstwy mozna barwic
odpowiednimi pigmentami. Glin jest rozpuszczalny w rozcienczonych kwasach mineralnych,
ulega jednak pasywacji pod dziataniem st¢zonego HNOs. W przypadku naruszenia ochronnej
warstwy tlenkowej, np. w wyniku zadrapania lub zetknigcia z rtecig (amalgamowania), moze
nastagpi¢ reakcja glinu z woda. Glin ulega tatwo dzialaniu goracego roztworu NaOH,
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fluorowcow i réznych niemetali. Gal, ind i tal otrzymuje si¢ zwykle przez elektrolize
wodnych roztworow ich soli; w przypadku galu i indu jest to mozliwe ze wzgledu na duze
nadnapigcie wydzielania wodoru na tych metalach. Sa one migkkimi metalami, tatwo
rozpuszczajacymi si¢ w kwasach. Szybko$¢ rozpuszczania si¢ talu w H,SO4 1 HCI jest mata,
gdyz powstajace sole T1" sg trudno rozpuszczalne. Gal, podobnie jak glin, rozpuszcza sie w
wodnym roztworze NaOH. Pierwiastki te reaguja szybko w temperaturze pokojowej, lub po

ogrzaniu, z fluorowcami i niemetalami, np. z siarka.

Tlenki

Jedynym tlenkiem glinu jest Al,O3;, wystepujacy w postaci odmian polimorficznych i
substancji uwodnionych, ktoérych wtasciwosci zaleza od warunkéw ich otrzymywania. Istnieja
dwie odmiany bezwodnego Al,O3;, mianowicie a-Al,O3 i y-ALO;. a-AlL,O; jest trwaty w
wysokich i metatrwaty w niskich temperaturach. Wystepuje w przyrodzie jako minerat
korund i mozna go otrzymaé przez ogrzanie y-Al,O; lub innego uwodnionego tlenku glinu
powyzej temp. 1000°C. y-Al,O3 otrzymuje si¢ przez hydratacje uwodnionych tlenkow w
nizszych temperaturach (ok. 450°C). a-Al,Os jest twardy oraz odporny na dzialanie wody i
kwasow. y-Al,O; tatwo absorbuje wodg i rozpuszcza si¢ w kwasach; w chromatografii stosuje
si¢ y-Al,O3; kondycjonowany dla nadania mu odpowiedniej reaktywnosci. a-Al,Os jest
szeroko stosowany w przemysle jako nosnik katalizatoréw heterogenicznych. Istnieje kilka
uwodnionych postaci tlenku glinu o sktadzie wahajagcym si¢ od AIO-OH do Al(OH);. W
wyniku reakcji wrzacego roztworu soli glinu z amoniakiem powstaje uwodniony tlenek glinu
AlO-OH, zwany bemitem. Inna posta¢ AIO-OH wystepuje w przyrodzie jako mineral diaspor
(kamien szlachetny). Wodorotlenek, AI(OH)s, wytraca si¢ jako krystaliczny biaty osad w
wyniku wprowadzenia CO, do alkalicznych roztworéw glinianéw. Tlenki galu i indu sg
podobne, natomiast tal tworzy tylko brunatnoczarny T1,03, ktory w temp. 100°C z rozktada
si¢ do T1,0.

Pierwiastki te tworza tlenki mieszane z innymi metalami. Do tlenkow glinu
zawierajacych $lady jonow innych metali naleza rubin (Cr’") i szafir (Fe*', Fe'™ i Ti*).
Mineraty takie jak spinel (MgAl,O4) i chryzoberyl (BeA1,04) sa mieszanymi tlenkami
zawierajagcymi makroskopowe ilosci innych pierwiastkow. Struktura spinelu stanowi prototyp
struktury wielu innych zwiazkéw typu M"M,"04. Mieszanymi tlenkami sa réwniez takie
zwigzki, jak NaAlO,, ktéry mozna otrzymac przez ogrzewanie Al,O3; ze szczawianem sodu

do temp. 1000°C.
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Halogenki

Znane sa wszystkie cztery (z jednym wyjatkiem) halogenki kazdego z omawianych tu
pierwiastkow. Zwigzek Til;, otrzymany przez przylaczenie jodu do jodku talu(I), nie jest
jodkiem talu(Ill), lecz raczej jodkiem talu(I), TI'(I;). Fluorki Al, Ga i In sa jonowe i
wysokotopliwe (> 950°C), natomiast chlorki, bromki i jodki majg nizsze temperatury
topnienia. Halogenki talu(Ill) r6znig si¢ znacznie trwatoscig termiczng. TIF; jest trwaly do
temp. 500°C, natomiast TICl; traci chlor w temp. ok. 40°C, tworzac TICI, a TIBr; traci Br,
nawet w nizszych temperaturach, tworzac zwiazek TI'TTI"'Br,].

Halogenki (z wyjatkiem fluorkéw) sg mocnymi kwasami Lewisa i jest to jeden z
najwazniejszych aspektow ich chemii. Dos¢ tatwo powstaja addukty z zasadami Lewisa
(takze z jonami halogenkowymi), przy czym dimeryczne halogenki ulegaja rozpadowi do
monomerycznych czasteczek, tworzac takie produkty jak CI;AIN(CHs); 1 A1Cly .

Sole, akwajony

Al, Ga, In i Tl tworza dobrze zdefiniowane oktaedryczne akwajony, [M(H,O)e]*".
Fosforany tych pierwiastkow sa trudno rozpuszczalne. W roztworze wodnym oktaedryczne
jony [M(H,0)s]’" maja charakter kwasowy. Dla reakcji

[M(H;0)s]"" — [M(H,0);0H]"" + H'
stale rownowagi odpowiadajace poszczegdlnym pierwiastkom sg nastgpujace: Ku(Al) =
1,12:107%; Ko(Ga) = 2,5-107; Ky(In) = 2-107%; K4(T1) = ok. 7102 Mniej istotne sa tu doktadne
wartosci statych, natomiast wigksze znaczenie maja rzedy wielkosci, ktore wskazujg ze
wodne roztwory soli M ulegaja znacznej hydrolizie. Istotnie, sole stabych kwaséw, jak
siarczki, weglany, cyjanki, octany itp., nie mogg istnie¢ w zetknigciu z woda.

Wazng klasg soli glinu sg atuny, stanowigce strukturalne prototypy wielkiej liczby
analogicznych soli innych pierwiastkow, ktorym nadano t¢ samg nazwe. Atluny majg ogolny
wzor MAI(SO4),°12H,0; M oznacza tu praktycznie dowolny jednowartoSciowy,
jednoatomowy kation z wyjatkiem Li+, ktorego zbyt mate rozmiary wptynetyby ujemnie na
trwatos§¢ struktury. Krysztaly sa zbudowane z jonow [M(H20)]", [Al(H20)6]*" i dwu jondw
SO,>". Nazwa atuny ma znaczenie tak ogolne, ze aluny zawierajace glin okresla si¢ czesto
jako aluny glinowe.

Wodorotlenki glinu i galu sa amfoteryczne. Podobnie jak tlenki rozpuszczaja si¢
zarowno w kwasach, jak i zasadach. W odroznieniu od tego wodorotlenki indu i talu sg czysto

zasadowe. Jak wynika z widm Ramana, przy pH = 8-12 jony glinianowe sa polimerami
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zawierajgcymi mostki OH i oktaedrycznie otoczone atomy Al, lecz przy pH > 13 i st¢zeniach
mniejszych niz 1,5 mol-dm ™ wystepuje tetraedryczny jon AI(OH), . Powyzej stezenia 1,5 mol-
dm™ zachodzi kondensacja i powstaje jon [(HO);AIOAI(OH)]*. Wystepuje on w
krystalicznej soli K,[AIO(OH)s], zawierajacej katowy mostek Al-O—-Al. Wszystkie cztery
pierwiastki tworza alkoholany, ale znaczenie maja jedynie alkoholany glinu. Alkoholany
hydrolizuja w $rodowisku wodnym. Istotne znaczenie majg wodorki glinu zawierajgce
tetraedryczny anion AlH4 .Gal tworzy analogiczny anion. Trwalo$¢ termiczna i trwatosé
chemiczna tych anionow zalezy od zdolnosci grup MH; do dziatania jako akceptory jonow
H'. Zdolno$¢ ta maleje w kolejnosci: B > Al > Ga. LiGaH, rozktada si¢ powoli juz w temp.
25°C do LiH, Ga i H; i jest stabszym reduktorem niz LiAlH4. Podczas gdy BH4 jest trwaty w
wodzie, sole Al i Ga ulegaja pod dzialaniem wody szybkiej i czesto przebiegajacej

wybuchowo hydrolizie.

Zwiqzki na nizszym stopniu utlenienia

Poniewaz omawiane pierwiastki majg konfiguracje elektronowg powtoki walencyjnej
ns’np', zasadniczo mozliwe jest istnienie zwiazkéw na stopniu utlenienia +I. Glin tworzy
takie zwigzki tylko w wysokiej temperaturze w fazie gazowej. Chlorek galu, o wzorze GacCl,,
ma w rzeczywistosci wzor Ga'[Ga''Cly]. Tal tworzy dobrze zdefiniowane zwiazki na +1
stopniu utlenienia, w roztworze wodnym wyraznie trwalsze niz zwiazki TI*". Jon TI" nie jest
szczegblnie wrazliwy na pH, natomiast jon TI°* ulega tatwo hydrolizie do TIOH®" i
koloidalnego tlenku nawet przy pH = 1-2,5. Bezbarwny jon T1" ma promien 1,54 A,
poréwnywalny z promieniami K, Rb" i Ag" (1,44, 1,58 i 1,27 A). Pod pewnymi wzgledami
przypomina wiec jony litowcow, pod innymi za$ jon Ag’. W solach krystalicznych jon TI" ma
zwykle liczbe koordynacyjng 6 lub 8. Zotty wodorotlenek talu(I) jest nietrwaly i w temp. ok.
100°C przeksztalca si¢ w czarny tlenek T1,O. Tlenek i wodorotlenek rozpuszczajg si¢ w
wodzie tworzac roztwory silnie zasadowe. Absorbuja one dwutlenek wegla z powietrza,
chociaz TIOH jest stabszga zasada niz KOH. Liczne sole talu(I) np. T1,SO4 T1L,CO;5; lub
TICO,CH3, sa nieco gorzej rozpuszczalne niz odpowiednie sole K', sa jednak do nich
podobne i czgsto izomorficzne z nimi. Fluorek talu(I) jest rozpuszczalny w wodzie, lecz inne
halogenki sg trudno rozpuszczalne. Chlorek talu(I) przypomina AgCl $wiattoczuloscia, rézni
si¢ jednak tym, ze jest nierozpuszczalny w amoniaku. Wszystkie zwigzki talu sg niezwykle

trujace.
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Grupa 14. Weglowce
Wegiel

Wegiel ma w stanie podstawowym strukture elektronowa ls*2s2p% czyli dla
osiggnigcia warto§ciowosci 4 atom musi zostaé wzbudzony do stanu walencyjnego
232pxlpylpzl. Jon C*' nie pojawia sic w zadnym procesie chemicznym, lecz jon C* moze
wystepowa¢ w niektorych weglikach najbardziej elektrododatnich metali. Niektore kationy,
aniony i rodniki wykryto jako czastki przejSciowe w reakcjach organicznych; poznano
rowniez pewne trwale czasteczki tego typu jak karbokationy, np. (CsHs);C" i karboaniony,
np. (NC);C". Mogg one by¢ trwate jedynie w przypadku, gdy tadunek jest zdelokalizowany na
podstawnikach. Dwuwartosciowe karbeny (:CR;R;), odgrywaja role w wielu reakcjach i
odznaczaja si¢ duza reaktywnos$cia. Potaczenia karbenéw z metalami przejsciowymi prowadzi
do utworzenia szeregi zwigzkéw metaloorganicznych. Podobnie jak karbeny zachowujg si¢
zwigzki niektorych innych pierwiastkow grupy 14, np. :SiF; i :SnCl,. Unikalng wtasciwoscia
wegla jest tendencja do faczenia si¢ jego atomow w tancuchy lub piericienie, zawierajace nie
tylko pojedyncze wigzania C—C, lecz takze wigzania wielokrotne C=C i C=C. Podobna
tendencje do tworzenia ukladow lancuchowych wykazujg, lecz w znacznie mniejszym
stopniu, siarka i krzem. Przyczyng trwatosci termicznej lancuchoéw weglowych jest duza
energia pojedynczego wiazania C—C (356 k.J-mol™). wigzanie Si-Si (220 kJ-mol™" ) jest
stabsze, istotne znaczenie ma rowniez fakt, ze wiazania Si-O (368 kJ-mol™) sa silniejsze niz
wigzania C-O (336 kJ'mol™"). Tak wicc, po dostarczeniu potrzebnej energii aktywacii,
zwigzki z wigzaniami Si—Si przeksztatcajg si¢, w wyniku reakcji silnie egzotermicznej, w
zwigzki zawierajace wigzania Si—O.

Dwie najbardziej znane odmiany wegla, diament i grafit (do tego dochodza fulereny,
nanorurki, grafen itp.), maja odmienne wlasciwosci fizyczne i chemiczne co jest
uwarunkowane réznicami w rozmieszczeniu i sposobie powigzania atomow. Diament ma
wieksza gestos¢ (3,51 g-cm73) niz grafit (2,22 g-cm%), lecz grafit jest trwalszy (o 2,9 kJ-mol™
N w temp. 300 K i pod ci$nieniem 0,1 MPa (1 atm.). Z wartos$ci gestosci obu odmian wynika,
7ze przeksztalcenie grafitu w diament wymaga zastosowania ci$nienia. Na podstawie
wiasciwosci termodynamicznych odmian alotropowych ocenia si¢, ze znajduja si¢ one w
stanie rownowagi w temp. 300 K pod ci$nieniem ok. 1500 MPa (15 000 atm.). Poniewaz w tej
temperaturze rownowaga ustala si¢ niezwykle wolno, struktura diamentu jest w normalnych
warunkach trwata. Diament mozna otrzymac z grafitu tylko przez zastosowanie wysokiego
ci$nienia; wysoka temperatura jest konieczna do zapewnienia dostatecznej szybkos$ci
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przemiany. Grafit mozna bezposrednio przeksztalci¢ w diament w temp. ok. 3000 K i pod
ci$nieniem wyzszym niz 125- 10 MPa; w celu uzyskania dostatecznych szybkosci przemiany
stosuje si¢ jako katalizatory metale przejsciowe (Cr, Fe lub Pt) i ich sole. Wydaje si¢, ze na
graficie powstaje cienka warstwa stopionego metalu rozpuszczajacego pewng ilos¢ grafitu,
ktory nastepnie wytraca si¢ jako mniej rozpuszczalny diament. Metodg ta mozna otrzymywac
diamenty o masie do 0,1 karata (20 mg) i dobrej jakosci technicznej. Diament spala si¢ w
powietrzu w temp. 600-800°C, jest jednak znacznie mniej reaktywny chemicznie niz grafit

lub wegiel bezpostaciowy.

Odmiany alotropowe wegla: a — diament, b — grafit, c — lonsdaleit (heksagonalny diament), d —
fuleren Ce, € — fuleren Csyq, f — fulleren C,y, g — wegiel amorficzny, h — jednowarstwowa nanorurka

W wyniku bezposredniej reakcji wegla z metalami lub tlenkami metali w wysokich

temperaturach powstaja zwigzki zwane ogodlnie weglikami (acetylenki, metanki, allilki).

180



Wegliki metali elektrododatnich zachowuja si¢ tak, jakby zawieraly jony C* lub C,* i
reaguja z woda, tworzac weglowodory:

Al4C; + 10H,0 — 4AI1(OH); + 3CHy

CaC, + 2H,0 — Ca(OH), + HC=CH
Metale przejsciowe tworza wegliki miedzyweztowe, w ktorych atomy wegla obsadzaja luki
oktaedryczne w gesto upakowanej sieci atomow metalu. Materiaty takie sa na ogoét bardzo
twarde, przewodza elektryczno$¢ i maja bardzo wysokie temperatury topnienia (3000-
4800°C). Metale o mniejszych rozmiarach atomowych: Cr, Mn, Fe, Co i Ni tworza wegliki
posrednie migdzy weglikami jonowymi i migdzyweztowymi, ulegajace hydrolizie pod
dziataniem wody i rozcienczonych kwasow. Krzem i bor tworzag wegliki SiC i B4C, ktore sa
bardzo twarde, nietopliwe i bierne chemicznie. Weglik krzemu ma strukture podobng do

diamentu.

Tlenki wegla

Tlenek wegla(Il) — CO - trujacy gaz, powstaje w wyniku spalania wegla w
niedostatecznej ilosci tlenu. Na skale przemystowa otrzymuje si¢ go wraz z wodorem w
wyniku reakcji pary wodnej z metanem, cze¢$ciowego spalania weglowodorow lub w reakcji:

CO, +H, —» CO + H,O
Tlenek wegla jest formalnie bezwodnikiem kwasu mrowkowego (HCOOH), nie jest to jednak
istotny aspekt jego chemii. Chociaz CO jest niezwykle staba zasada jedna z jego istotnych
wiasciwosci jest dziatanie jako ligand w stosunku do metali przejsciowych. Toksycznos¢ CO
wynika z jego zdolno$ci wigzania si¢ z atomem Fe w hemoglobinie. Tylko zelazo i nikiel
reaguja bezposrednio z CO w normalnych warunkach.

Dwutlenek wegla wystepuje w powietrzu atmosferycznym (300 ppm), w gazach
wulkanicznych i niektérych zrodtach mineralnych, stanowigcych przesycone roztwory COy.
Wydziela si¢ w duzych ilosciach w procesach fermentacji, wypalania wapienia i wszystkich
procesach spalania wegla i jego zwiazkow. Wystepuje w procesach geochemicznych i
fotosyntezie. W laboratorium mozna otrzyma¢ dwutlenek wegla. przez dziatanie kwasami na
weglany lub ich termiczny rozktad.

Dwutlenek wegla jest bezwodnikiem kwasu weglowego H,CO;. W rzeczywistoSci
jednak w roztworze wodnym wigksza czes¢ rozpuszczonego CO, wystepuje w postaci

uwodnionej. Mechanizm uwodnienia CO, moze by¢ dwojaki. Przy pH < 8 zachodzi
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bezposrednie uwodnienie CO,, po ktéorym nastgpuje szybko reakcja kwas-zasada z
utworzeniem wodoroweglanu:

CO; + H,O — H,CO; powoli

H,CO3;+ OH — HCOs; + H,O szybko
Przy pH > 10, dominuje atak OH™ na CO,, po ktérym nastgpuje szybka reakcja kwas-zasada z
utworzeniem weglanu:

CO, + OH — HCOs3~ powoli

HCO; + OH — CO5* + H,0 szybko

Zwiqzki zawierajqce wigzanie C-N

Cyjan, (CN), — palny gaz (temp. wrz. —21°C) jest trwaly, chociaz stanowi zwigzek
silnie endotermiczny (AH = 297 kJ-mol ™). Mozna go otrzymaé przez katalityczne utlenienie
HCN przez NO, w fazie gazowe;j:

2HCN + NO; — (CN), + NO + H,0O
lub w wyniku utleniania jonéw CN~ za pomocg Cu*':

Cu* 4+ 2CN™ — CuCN + (CN),
Czysty (CN), jest trwaly, lecz gaz nie oczyszczony moze ulegaé polimeryzacji w temp. 300-
500°C. Cyjan dysocjuje na rodniki CN i, podobnie jak fluorowce, moze koordynowaé¢ do
metali na niskich stopniach utlenienia, tworzac kompleksy dicyjanowe. W roztworze wodnym
dysproporcjonuje:

(CN), +OH — CN + OCN" + H,O

Cyjanowodoér, HCN, podobnie jak fluorowcowodory, jest kowalencyjng substancjg
czasteczkowa, zdolng do dysocjacji w roztworze wodnym. Jest to silnie trujacy (chociaz
mniej niz H,S) bezbarwny gaz, wydzielajacy si¢ w wyniku dzialania kwasow na cyjanki.
Ciekly HCN (temp. wrz. 25,6°C) ma bardzo duza stalg dielektryczng (107 w temp. 25°C),
ktora jest uwarunkowana (podobnie jak w przypadku H,O) asocjacja czasteczek polarnych
przez wigzania wodorowe. Cieklty HCN jest nietrwaty i pod nicobecnos$¢ stabilizatorow moze
gwaltownie polimeryzowac. W roztworach wodnych polimeryzacje¢ inicjuje promieniowanie
nadfioletowe. W roztworze wodnym HCN jest bardzo stabym kwasem (pK = 9,21), a
roztwory rozpuszczalnych cyjankow ulegaja tatwo hydrolizie, natomiast ciekty HCN jest
kwasem mocnym. Cyjanki metali elektrododatnich sg rozpuszczalne w wodzie, lecz cyjanki

Ag(I), Hg(I) i Pb(Il) sa praktycznie nierozpuszczalne. Jon cyjankowy jest dobrym ligandem
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koordynujacym do metali przejsciowych. W wyniku stapiania cyjankéw litowcow z siarka

powstaja tiocyjaniany, zawierajace jony SCN .

Zwiqzki zawierajqgce wiqgzanie C-S

Dwusiarczek wegla, CS,, jest bardzo toksyczna, tatwopalna, zwykle jasnozolta ciecza
(temp. wrz. 46°C). Otrzymuje si¢ go w wyniku reakcji metanu z siarkg w temp. ok. 1000°C w
obecnosci SiO, lub Al,O; jako katalizatorow. W reakcjach ze zwigzkami metali
przejsciowych moze zachowywaé si¢ jak ligand koordynujacy przez siarke lub tez z

utworzeniem pierscienia trojcztonowego:

Ph,P

Ph,p~” \‘

Krzem, german, cyna, oléw
Krzem ustepuje tylko tlenowi, jezeli chodzi o rozpowszechnienie w przyrodzie (ok.

28% skorupy ziemskiej). Wystepuje w postaci réznorodnych mineratéw krzemianowych i
kwarcu, SiO,. German, cyna i otéw nalezag do pierwiastkow rzadkich (ok. 107% litosfery).
Cyna i oléw sg znane od starozytnos$ci ze wzgledu na tatwo$¢ otrzymywania ich z rud.
Kasyteryt, SnO,, jest zawarty w granitach, piaskach i glinach. Otéw wystepuje glownie jako
galena, PbS. German zostal odkryty w 1886 r., wczesniej jego istnienie przepowiedziat
Dymitr Mendelejew. German spotyka si¢ w przyrodzie stosunkowo czesto lecz wystepuje w
matych ilo$ciach. Otrzymuje si¢ go z wegla i koncentratéw rud cynku.

W odroznieniu od wegla pierwiastki te nie tworzg normalnie trwatych wigzan
wielokrotnych pmn—pn. Chociaz wigc moze istnie¢ podobienstwo stechiometryczne, np.
migdzy CO; i SiO, lub (CHj3),CO i (CH;3),Si0, nie wystepuje podobienstwo strukturalne lub
chemiczne migdzy wymienionymi zwigzkami. Dwutlenek wegla jest gazem o liniowe;j
czasteczce O=C=0, natomiast SiO, tworzy makroczasteczke, w ktorej kazdy atom Si jest
polaczony pojedynczymi wigzaniami z czterema atomami tlenu; wystepuja tu wigc powigzane
ze sobg czworosciany SiO4. Mimo braku wigzan pn—pm pierwiastki te mogg wykorzystywac
orbitale d, tworzac wiazania wielokrotne. Pewne strukturalne i chemiczne cechy zwigzkow Si
1 Ge, zwlaszcza zawierajagcych wigzania SiO i SiN, mozna wytlumaczy¢ przyjmujac, ze

wigzanie pn—dn ma czgsciowo charakter wigzania podwdjnego. Przyktadowo czasteczka
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N(SiHj); jest ptaska podczas gdy N(CH;); ma strukture piramidy; mozna to przypisaé
obecno$ci wigzania pn—dn utworzonego w wyniku naktadania si¢ zapetnionego orbitalu 2p,
azotu z pustymi orbitalami 3d,, krzemu. W odroznieniu od zwiazkéw wegla zwiazki
pozostatych pierwiastkow grupy 14 moga by¢ pigcio—, szescio— a nawet oSmiokoordynacyjne.
W przypadku wielu zwigzkéw Sn™>, a w mniejszym stopniu Ge™ i Pb™, duze znaczenie
strukturalne i chemiczne ma obecnos¢ wolnej pary elektronowej. Jon SnCl;™ jest piramidalny,
a potozenie wolnej pary elektronowej jest podobne jak w NH;. Zwiazki cyny(Il), zwlaszcza

SnCl, i SnCls~, mogg dziata¢ jak donory w stosunku do metali przejsciowych.

Otrzymywanie i wltasciwosci pierwiastkow

Krzem otrzymuje si¢ przez redukcje SiO, weglem lub weglikiem wapnia CaC, w
piecu elektrycznym. Podobnie german otrzymuje si¢ przez redukcje GeO, weglem lub
wodorem. Krzem i german znajdujg zastosowanie w technice polprzewodnikowej. Cyng i
olow otrzymuje sic w wyniku redukcji tlenku lub siarczku metalu weglem. W celu
oczyszczenia metale rozpuszcza si¢ w kwasie 1 wydziela elektrolitycznie. Krzem jest
pierwiastkiem mato reaktywnym. Reaguje z fluorowcami tworzac halogenki SiXy i z
alkaliami tworzac roztwory krzemianow. Nie jest atakowany przez kwasy z wyjatkiem kwasu
fluorowodorowego; reakcje te utatwia prawdopodobnie trwatosé jonu [SiFg]*". German jest
nieco bardziej reaktywny niz krzem; rozpuszcza si¢ w stezonych kwasach: H,SO4 i HNO:s.
Cyna i oldow rozpuszczaja si¢ w kwasach i sg energicznie atakowane przez fluorowce. Sa
rowniez powoli atakowane przez zimne, a szybko przez gorgce alkalia, przy czym powstaja
cyniany i olowiny. Oléw czesto okazuje si¢ szlachetniejszy i mniej reaktywny niz wynika to z
jego potencjatu elektrodowego (—0,13 V). Malg reaktywno$¢ otowiu mozna przypisac
wysokiemu nadnapigciu wodoru na otowiu, a takze, w niektorych przypadkach, powstawaniu
nierozpuszczalnych powtok powierzchniowych. Olow nie rozpuszcza si¢ w rozcienczonym

H,S041 stezonym HCI.

Wodorki MH,

Wodorki typu MHy to bezbarwne gazy. Pewne znaczenie ma jedynie SiH;. Ten
samorzutnie zapalajacy si¢ gaz otrzymuje si¢ przez dzialanie LiAlH4 na SiO, w temp. 150-
170°C lub przez redukcje SiCls za pomocg LiAlHs w eterze. Zwigzek jest odporny na
dziatanie wody i rozcienczonych kwasow, ulega jednak szybkiej hydrolizie zasadowej z

utworzeniem uwodnionego SiO; i Hy.

184



Chlorki MCl,

Chlorki Si, Sn i Ge sg bezbarwne, a PbCly ma zotte zabarwienie. Czterochlorki ulegaja
pod dzialaniem wody hydrolizie, tworzac ostatecznie uwodnione tlenki; produktami
ograniczonej hydrolizy moga by¢ jednak tlenochlorki. W wodnym roztworze HCI
czterochlorki cyny i otowin tworza aniony [MCl¢]*. Czterochlorek germanu mozna
destylowa¢ i wyodrgbni¢ ze stgzonego roztworu HCI; czterochlorek krzemu ulega
natychmiast hydrolizie pod dziataniem wody. SiCly i GeClys stuza gléwnie do otrzymywania
czystego krzemu i germanu, SiCl, i SnCly wykorzystuje si¢ w syntezie zwigzkow

metaloorganicznych.

Zwiqzki z tlenem

Najczgsciej spotykane odmiany czystego SiO, to kwarc i krystobalit. W wyniku
ogrzewania kwarc 1 krystobalit przeksztatcajg si¢ w siebie wzajemnie. Procesy tej przemiany
s3 powolne, wymagaja bowiem rozerwania i przegrupowania wigzan, a energia aktywacji jest
w tym przypadku duza. Na szybko$§¢ przemiany wptywa silnie obecno$¢ zanieczyszczen, a
takze wprowadzenie tlenkow litowcow. W wyniku powolnego ochtadzania stopionego SiO;
lub ogrzewania dowolnej statej odmiany od temperatury migknienia powstaje substancja
bezpostaciowa, ktora ma wyglad szklisty i jest w sensie ogdlnym szklem, czyli materiatem nie
wykazujacym uporzadkowania dalekiego zasiegu, lecz stanowigcym bezladny zbidr
polimerycznych tancuchow, warstw lub jednostek trojwymiarowych.

Dwutlenek krzemu jest stosunkowo odporny na dziatanie Cl,, H,, kwasow i
wickszosci metali w normalnej temperaturze, jest jednak atakowany przez fluor, wodny
roztwor HF, wodorotlenki litowcow i stopione weglany. W wyniku dziatania na SiO,
wodnego roztworu HF powstajg roztwory zawierajace jony fluorokrzemianowe, [SiF¢]*.W
wyniku stopienia SiO, z nadmiarem weglanow litowcow w temp. ok. 1300°C powstaja
rozpuszczalne w wodzie produkty (szklo wodne). Wodne roztwory krzemianu sodu zawieraja
prawdopodobnie jony [SiO,(OH),]*, lecz zaleznie od pH i stezenia, wystepuja w nich takze
uktady polimeryczne. Zasadowo$¢ dwutlenkow wzrasta w kierunku Si — Pb; SiO, jest
zdecydowanie kwasowy, GeO, - mniej, SnO, jest amfoteryczny, natomiast PbO, nieco
bardziej zasadowy. SnO, otrzymany w wysokiej temperaturze lub przez rozpuszczenie cyny
w gorgcym stezonym kwasie azotowym(V) jest, podobnie jak PbO,, odporny chemicznie.
Tylko oléw tworzy trwaly tlenek zawierajacy zaréwno Pb", jak i Pb", mianowicie Pb3Oy,

jasnoczerwony proszek, noszacy handlowa nazwe minii. Zwigzek ten otrzymuje si¢ przez
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ogrzewanie PbO z PbO, w temp. 250°C. Pierwiastki te nie tworzg prawdziwych
wodorotlenkow, a produkty hydrolizy wodorkow, halogenkéw itp. nalezy traktowac jako

uwodnione tlenki.

Zwiqzki koordynacyjne

Wigkszo$¢ tego typu zwigzkdéw zawiera jony halogenkowe lub ligandy z donorowymi
atomami O, N, S lub P. Krzem tworzy tylko fluoroaniony, zwykle [SiFs]*", ktérych duza stata
trwalosci tlumaczy niecalkowita hydroliz¢ SiF4 w wodzie, przebiegajaca zgodnie z
réwnaniem:

SiF4+ H,0 — SiO, + [SiF¢]* + 2H' + 2HF
Jony [SiFs]*” powstaja zwykle w wyniku rozpuszczenia SiO, w wodnym roztworze HF i sa
trwate nawet w roztworze zasadowym. W odrdznieniu od jonow [SiFe]*, jony [GeFe]* i
[SnFe]* ulegaja hydrolizie pod wptywem zasad, a jony [PbF¢]*” nawet pod wplywem wody.
Wszystkie omawiane pierwiastki tworzg jony szczawianowe [M(0x);]* i wszystkie (z
wyjatkiem krzemu) tworzg chloroaniony. Najwazniejsze kompleksy kationowe zawieraja
chelatowe jednoujemne ligandy tlenowe, takie jak jony acetyloacetonianowe, np.
[Ge(acac)s]".

Wszystkie cztery pierwiastki tworza alkoholany. Alkoholany krzemu ulegaja pod
wptywem wody hydrolizie do uwodnionego dwutlenku krzemu. Najwazniejszy z
karboksylanow jest tetraoctan otowiu(IV), stosowany w chemii organicznej jako silny, lecz
selektywny utleniacz. Otrzymuje si¢ go przez rozpuszczenie Pb3Os w gorgcym lodowatym

kwasie octowym lub przez elektrolityczne utlenienie Pb>" w kwasie octowym.

Zwiqzki na drugim stopniu utlenienia

Zwiagzki krzemu(Il) sa w normalnych warunkach termodynamicznie nietrwate.
Niektore jednak, w szczegolnosci SiF,, =zostaly zidentyfikowane w reakcjach
wysokotemperaturowych i utrwalone przez ozigbienie do temperatury cieklego azotu.
Halogenki germanu(Il) sg trwale. GeF, jest bialg substancjg krystaliczng otrzymywang w
wyniku dzialania bezwodnego HF na german w temp. 200°C; jest to polimer zawierajacy
mostki fluorowe i majacy strukture zblizona do bipiramidy trygonalnej. Chlorek germanu(Il),
GeCl,, tworzy sole zawierajace jon GeCls .

Najwazniejsze zwigzki cyny(Il) to SnF; i SnCl,, otrzymywane przez ogrzewanie cyny
z gazowym HF lub HCI. Fluorek cyny(Il), trudno rozpuszczalny w wodzie, jest stosowany do
fluorowania pasty do zgbow. SnCl, ulega pod dziataniem wody hydrolizie do zasadowego
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chlorku, z rozcienczonych kwasnych roztworow mozna jednak wykrystalizowa¢ SnCl,-2H,0.
Obydwa halogenki rozpuszczaja si¢ w roztworach zawierajacych nadmiar jonow
halogenkowych z utworzeniem [MF;] .

Tylko oléw tworzy dobrze zdefiniowane kationy. Jony otowiu(Il), Pb**, ulegaja w
wodzie czg¢sciowej hydrolizie:

Pb>" + H,0 — PbOH" + H'
W stezonych roztworach i po dodaniu zasady powstaja polimeryczne jony zawierajace od
trzech do sze$ciu atoméw Pb. Sole otowiu sg przewaznie trudno rozpuszczalne w wodzie;
niektore, np. PbSO,4 i PbCrOy, sa nierozpuszczalne. Pospolite rozpuszczalne sole to Pb(NO3),
i Pb(COOCH3),:2H,0, ulegajacy w wodzie niecatkowitej jonizacji. Halogenki sg zawsze
bezwodne i w roztworze tworza jony PbX ', PbX;  itp., z wyjatkiem fluorkow, w przypadku

ktorych wystepuja tylko PbF".

Grupa 15. Azotowce
Azot

Azot wystepuje w przyrodzie gtéwnie w formie czasteczkowej, N, (temp. wrz. 77,3
K), stanowiac 78% obj. atmosfery ziemskiej. Duza trwato§¢ wiazania N-N warunkuje
zasadniczo bierno$¢ chemiczng N, i endotermiczno$¢ wigkszoSci prostych zwigzkoéw azotu.
Czasteczka diazotu moze by¢ ligandem, podobnie jak CO, chociaz tworzy on znacznie mniej
zwigzkow kompleksowych niz tlenek wegla. Azot otrzymuje si¢ przez frakcyjng destylacje
skroplonego powietrza. Spektralnie czysty azot otrzymuje si¢ przez termiczny rozktad azydku
sodu lub baru:

2NaN; — 2Na + 3N,
W temperaturze pokojowej azot reaguje jedynie z metalicznym litem tworzac LisN, z
pewnymi kompleksami metali przejSciowych i pewnymi bakteriami wigzacymi azot
atmosferyczny. W wyzszych temperaturach azot staje si¢ bardziej reaktywny, zwlaszcza w

obecnosci katalizatorow.

Azotki
Azotki metali elektrododatnich mozna uwazaé za zwiazki jonowe, np. (Ca*");(N*),,
(Li")sN*". Zgodnie z tym ulegajg latwo hydrolizie do amoniaku i wodorotlenkéw metali.
Azotki takie powstaja w wyniku bezposredniej reakcji pierwiastkow lub wydzielenia
amoniaku z amidkéw przez ogrzewanie:
3Ba(NH;), — Ba3N; + 4NH3
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Azotki metali przejSciowych sg czesto zwigzkami niestechiometrycznymi i zawieraja atomy
azotu w lukach gesto utozonej sieci atomow metalu. Podobnie jak wegliki lub borki, azotki sg

twarde, bierne chemicznie, trudno topliwe i przewodza prad elektryczny.

Wodorki azotu

Amoniak NH; powstaje w wyniku dzialania zasady na s6l amonowa

NH4X + OH™ — NH; + H,O + X~
Na skal¢ przemystowa amoniak otrzymuje si¢ metoda Habera z pierwiastkow, pod wysokim
ci$nieniem, w temperaturze 400-500°C w obecnosci katalizatora. Amoniak jest bezbarwnym
gazem o ostrym zapachu (temp. wrz. —33,35°C). Ciekly amoniak ma duze ciepto parowania i
jest przechowywany w stalowych butlach. Ciekly amoniak przypomina wlasciwosciami
fizycznymi wodg, jego czasteczki sg bowiem silnie zasocjowane, co jest uwarunkowane
dziataniem wigzan wodorowych. Duza stata dielektryczna amoniaku (ok. 22 w temp. —34°C;
dla H;O w temp. 25°C stala ta wynosi 81) powoduje, ze jest on rozpuszczalnikiem silnie
jonizujacym. Na powietrzu amoniak pali si¢

4NH3 + O; — 2N; + 6H,O
W obecnosci katalizatoréw platynowych lub platynowo-rodowych produktem spalania jest
tlenek NO. Amoniak jest doskonale rozpuszczalny w wodzie. Chociaz jego wodne roztwory
okresla si¢ zwykle jako stabg zasade, NH4OH, zwana wodorotlenkiem amonowym,
niezdysocjowany NH4OH prawdopodobnie nie istnieje; nalezy mowi¢ o NHs(aq).

Trwate krystaliczne sole tetraedrycznego jonu NH,  s3a zwykle rozpuszczalne w
wodzie. Sole amonowe przypominajg na ogot sole potasu i rubidu rozpuszczalnoscig i
strukturg, poniewaz trzy wymienione jony maja poréwnywalne promienie (Paulinga): NH," =
1,48 A, K" =1,33 A, Rb" = 1,48 A. Sole mocnych kwasoéw s3 catkowicie zjonizowane, a ich
roztwory sg stabo kwasne. Sole zawierajace aniony utleniajace moga rozktada¢ si¢ w wyniku
ogrzewania, przy czym amoniak zostaje utleniony do N»O, N, lub obydwu.

(NH4)2Cr207(s) — Na(g) + 4H,0(g) + Cr205(s)

NH4NOs(c) — N»O(g) + 2H,0(g)

Hydrazyna, N,H,, tworzy dwa rodzaje soli jako zasada dwufunkcyjna. Sole N,Hs' sg
trwale w wodzie, natomiast sole N,Hs*" ulegaja tatwo hydrolizie. Sole N,H¢*" mozna
otrzymaé przez krystalizacj¢ z roztworu wodnego zawierajagcego duzy nadmiar kwasu, sg
bowiem na ogo6t mniej rozpuszczalne niz drugi rodzaj soli. Bezwodna hydrazyna jest dymigca

bezbarwng ciecza (temp. wrz. 114°C), bardzo trwalg ze wzgledu na swoj charakter
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endotermiczny. W powietrzu pali si¢ z wydzieleniem duzej ilosci ciepta. Hydrazyna w
zasadowym roztworze wodnym jest bardzo silnym reduktorem; na ogoét jest utleniana do
azotu. Hydrazyne¢ otrzymuje si¢ w wyniku reakcji wodnego roztworu amoniaku z
podchlorynem sodu

NH; + NaOCl — NaOH + NH,Cl (szybko)

NH; + NH,Cl + NaOH — N,H,4 + NaCl + H,O
Po powstaniu pewnej ilo$ci hydrazyny przebiega jednak szybko reakcja konkurencyjna

NHCI + N,Hy4 — 2NH4Cl + N,

Hydroksyloamina, NH,OH, jest zasada stabsza niz NHj. Otrzymuje si¢ ja redukujac
azotany(V) Ilub azotany(Ill) elektrolitycznie albo za pomocg SO, w warunkach
kontrolowanych. Hydroksyloamina jest biatg, nietrwatg substancja stata.

Azydki metali cigzkich sa wybuchowe; azydki rteci i otlowiu wchodza w sktad
sptonek. Jon azydkowy, ktory jest liniowy i symetryczny, zachowuje si¢ podobnie jak jon
halogenkowy i moze by¢ ligandem w kompleksach metali. Czysty azydek wodoru, HNj

(kwas azotowodorowy), jest wybuchowg ciecza.

Tlenki i kwasy tlenowe azotu
Tlenek azotu(I) (podtlenek azotu), N,O, otrzymuje si¢ w wyniku termicznego

rozktadu stopionego azotanu(V) amonowego:

NH4NO3; — N,O + 2H,0
Podtlenek azotu ma liniowg struktur¢ NNO. Jest stosunkowo mato reaktywny, odporny na
dziatanie fluorowcow, litowcow i ozonu w temperaturze pokojowej. W wyniku ogrzewania
rozktada si¢ do N, i O,. W wyzszych temperaturach reaguje z litowcami i -wieloma
zwigzkami organicznymi. Utlenia niektore kompleksy metali przejSciowych na niskim
stopniu utlenienia, a takze tworzy kompleks [Ru(NH;z)sN,O]*". Byt stosowany jako $rodek
znieczulajacy.

Tlenek azotu(Il), NO, powstaje w wielu procesach, np. w reakcji redukcji kwasu
azotowego(V) oraz roztworow azotanow(V) i azotané6w(Ill). Przykladem moze by¢ dziatanie
kwasu azotowego(V), o stezeniu 8 mol-dm >, na miedz:

8HNO; + 3Cu — 3Cu(NO3), + 4H,0 + 2NO
Wydzielajacy si¢ tlenek azotu(Il) reaguje natychmiast z tlenem atmosferycznym:

2NO + O, — 2NO;

Silne $rodki utleniajace utleniaja NO do kwasu azotowego(V); iloSciowa reakcja z

manganianem(VIII) jest wykorzystywana jako metoda analityczna. Tlenek azotu(Il) zostaje
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zredukowany do N,O przez SO, i do NH,OH przez Cr*’; obydwie te reakcje przebiegaja w
roztworze kwasnym. Tlenek azotu(Il) jest termodynamicznie nietrwaly i pod wysokim
cisnieniem tatwo rozktada si¢ w temp. 30-50°C:

3NO — N,O + NO,
Czasteczka NO jest paramagnetyczna, o konfiguracji elektronowej: (61)2((52)2(03)2(713)4(713*)1.
Elektron na orbitalu m ulega stosunkowo latwo oderwaniu z utworzeniem jonu
nitrozylowego, NO, ktory tworzy sole. Poniewaz elektron opuszcza orbital antywigzacy,
wigzanie w NO" jest silniejsze niz w NO; dtugo$é¢ wigzania maleje 0 0,09 A, a czestotliwosé
drgan wzrasta od 1840 cm ' w NO do 2150-2400 cm ™' (zaleznie od otoczenia) w NO™. Jony
NO' powstaja w wyniku rozpuszczenia N,O3 lub N,O4 w stezonym kwasie siarkowym(VI):

N,0; + 3H,S04 — 2NO" + 3HSO4 + H;0"

N,04 + 3H,S04 — NO* +NO," + 3HSO,” + H;0"

A *
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Diagram orbitali czgsteczkowych NO (orbitale 2s azotu i tlenu mieszajq sie odpowiednio z orbitalami
2p, azotu i tlenu. Powstajq z tego dwie hybrydy, ktdre mieszajq sie wzajemnie teorzqc odpowiednie
orbitale czgsteczkowe)

Dwa tlenki, NO; i N,Oy4, pozostaja w stanie rownowagi silnie zaleznej od temperatury
zarowno w roztworze, jak i fazie gazowej. W stanie statym istnieje tylko N,Os. W fazie
cieklej zachodzi czgsciowa dysocjacja; w temperaturze krzepnigcia (—11,2°C) ciecz jest
bladozoélta i zawiera 0,01% NO,. W temperaturze wrzenia, 21,15°C, ciecz zawiera 0,1% NO,
1 jest czerwonobrunatna. Dysocjacja jest calkowita w fazie pary w temperaturze wyzszej niz
140°C. Dwutlenek azotu zawiera niesparowany elektron. Inne czasteczki wolnorodnikowe,

NO i ClO,, wykazuja stabg tendencj¢ do dimeryzacji; istotne znaczenie ma fakt, ze w NO,
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elektron jest zlokalizowany glownie na atomie azotu. Dimer ma trzy formy izomeryczne;
wystepujaca zwykle, najtrwalsza ma ptaska struktur¢ O,N-NO,. Wigzanie N-N jest dos¢
dtugie (1,75 A), czego mozna oczekiwaé ze wzgledu na jego stabos¢. Energia dysocjacji N,Oy
wynosi tylko 57 kJ-mol ™.

Mieszaniny dwoch tlenkow otrzymuje si¢ przez ogrzewanie azotandéw(V) metali,
utlenienie NO oraz redukcj¢ kwasu azotowego(V) i azotanéw(V) metalami i innymi
reduktorami. Gazowe tlenki azotu s3 silnie toksyczne i szybko atakuja metale. Reaguja z
woda zgodnie z rownaniem:

2NO; + H,O — HNO; + HNO,

Kwas azotowy(Ill) ulega rozktadowi, zwlaszcza w wyniku ogrzania:

3HNO; — HNO; + 2NO + H,O
Rozklad termiczny NO,, na tlenek azotu(Il) i tlen, przebiega powyzej temperatury 150°C.
Tlenki azotu sg w roztworze wodnym silnymi utleniaczami.

Tlenek azotu(IlI) — trojtlenek diazotu — N,Os;, formalnie bezwodnik kwasu
azotowego(IIl), otrzymuje si¢ w wyniku reakcji stechiometrycznych ilosci NO i O, lub NO i
N,0q4. Jest to intensywnie niebieska ciecz lub bladoniebieska substancja stata. Trwata forma
N,0O3 zawiera stabe wigzanie N-N. Zwigzek ten istnieje tylko w niskiej temperaturze i tatwo
ulega dysocjacji do NO i NOs,.

Tlenek azotu(V) — N,Os — tworzy nietrwale bezbarwne krysztaly. Otrzymuje si¢ go w
wyniku reakcji

2HNO; + P,Os — 2HPO3 + N,Os
jest bezwodnikiem kwasu azotowego(V). W stanie statym istnieje jako azotan(V) nitroniowy:
NO,'NOs.

Kwas azotowy(I1I) — HNO,. Roztwory stabego kwasu, HONO (pK, = 3,3), otrzymuje
si¢ przez zakwaszenie zimnych roztworéw azotanow(Ill). Wodny roztwoér kwasu, wolny od
soli, mozna otrzyma¢ w wyniku reakcji:

Ba(NO,), + H,SO4 — 2HNO; + BaSO4
Wolny kwas jest nieznany, moze jednak istnie¢ w fazie pary. Nawet w roztworze wodnym
kwas azotowy(Ill) jest nietrwaty i ulega szybkiemu rozktadowi w wyniku ogrzewania:

3HNO, <> H;0" + NOs~ + 2NO
Azotany(Ill) litowcow otrzymuje si¢ przez ogrzewanie azotanow(V) z reduktorem, np.

weglem, olowiem, zelazem itp.; sa dobrze rozpuszczalne w wodzie.
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Halogenki azotu — istniejg halogenki: NF;, NF,Cl, NFCI, i NCls, a takze N,F,, NyFa,
oraz azydki fluorowcow XN; (X =F, Cl, Br, I ). Z wyjatkiem NF3;, halogenki te s3 reaktywne.
Istotne znaczenie maja tylko fluorki. W wyniku reakcji NF3, F» i mocnego kwasu Lewisa, np.
BF;, AsFs lub SbFs, powstaja sole jonu NF,". Jako przyktad mozna podaé nastgpujaca reakcje
przebiegajaca w niskiej temperaturze, pod wysokim ciSnieniem i pod wplywem
promieniowani a nadfioletowego:

NF; + F, + BF; — NF,'BF4~
Zwiazki NF," s3 jonowe, a sam jon jest jednym z najsilniejszych znanych utleniaczy.

Tlenohalogenki (halogenki nitrozylu) — XNO (X = F , CI lub Br) otrzymuje si¢ w
wyniku reakcji fluorowcow z NO:

2NO + X; — 2XNO
Wszystkie trzy halogenki nitrozylu sa silnymi utleniaczami, atakujacymi wiele metali; pod

dziataniem wody ulegaja rozktadowi, tworzac HNO3, HNO,, NO i HX.

Fosfor, arsen, antymon i bizmut
Fosfor wystepuje gléwnie w postaci mineratow nalezacych do grupy apatytow,

Cag(POy)s-CaX, (X= F, Cl Iub OH), stanowigcych glowne sktadniki skat osadowych,
fosforytow. Arsen, antymon i bizmut wystepuja gtéwnie w postaci mineralow siarczkowych,
np. arsenopirytu (FeAsS) i antymonitu (Sb,S;). Fosfor jest pod wzgledem chemicznym
niemetalem, lecz w kierunku As — Bi wzrasta charakter metaliczny i tendencja do tworzenia
kationow. Gtoéwne czynniki warunkujace roznice migdzy azotem a fosforem i dalszymi
pierwiastkami, podobnie jak migdzy weglem a krzemem, to a) zmniejszona zdolnosc¢
pierwiastka trzeciego okresu do tworzenia wielokrotnych wigzan pm—pn i b) mozliwosé
wykorzystania nizej potozonych orbitali 3d. Pierwszy czynnik thumaczy np. tworzenie przez
azot estrow typu O=NOR, podczas gdy fosfor tworzy estry P(OR);. Wszystkie tlenki i kwasy
tlenowe azotu zawieraja wigzania wielokrotne, natomiast tlenki fosforu zawieraja pojedyncze
wigzania P-O, jak w P4Os, a kwas fosforowy(V) ma struktur¢ PO(OH); w odréznieniu od
NO,(OH).

Wykorzystanie orbitali d ma trzy konsekwencje. Po pierwsze, umozliwia tworzenie
wigzan pn—dn, jak w R3P=0O lub R3;P=CH,. Po drugie, istnieje mozliwo$¢ rozszerzenia
(ekspansji) powloki walencyjnej, podczas gdy maksymalna wartosciowos¢ kowalencyjna
azotu wynosi 4. Istnieja wigc takie zwiazki, jak PFs, PPhs, P(OMe)s i PF¢. Nalezy
zauwazy¢, ze w przypadku wielu czgstek pigciokoordynacyjnych, zwlaszcza utworzonych

przez fosfor, réznica miedzy konfiguracjami bipiramidy trygonalnej i piramidy tetragonalnej
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jest mala i czasteczki takie sg zwykle stereochemicznie niesztywne. Wyzszym liczbom
koordynacyjnym dla pierwiastkow na trzecim stopniu utlenienia, jak w [SbFs]*, odpowiada
struktura piramidy tetragonalnej. TrojwartoSciowy azot i inne pierwiastki jego grupy maja w
zwigzkach, takich jak NEts;, PEt;, AsPhs;, wolne pary elektronowe i dzialaja jako donory;
wystepuja jednak znaczne réznice w zdolnosci donorowej tych pierwiastkow w stosunku do
metali przejsciowych. Wynika to z faktu, Zze chociaz NRj3 nie zawiera nisko potozonych
orbitali akceptorowych, odpowiednie zwiazki pozostatych pierwiastkéw maja takie orbitale, a
mianowicie puste orbitale d, moga zatem przyjac gestos¢ elektronowa od wypehionych
orbitali d metalu, tworzac wigzania dn—dn.

Fosfor otrzymuje si¢ przez redukcje¢ skaty fosforytowej koksem i piaskiem w piecu
elektrycznym. Fosfor oddestylowuje i1 ulega kondensacji pod woda w postaci czasteczek P.
W tej postaci fosfor przechowuje si¢ pod woda w celu zabezpieczenia go przed dziataniem
powietrza, w ktorym si¢ zapala. Odmiany fosforu: czerwona i czarna sg trwale w powietrzu,
lecz zapalaja si¢ po ogrzaniu. Fosfor bialy rozpuszcza si¢ w CS,, benzenie i podobnych
rozpuszczalnikach organicznych; jest bardzo trujacy.

Arsen, antymon i bizmut otrzymuje si¢ w stanie wolnym przez redukcj¢ ich tlenkéw
weglem lub wodorem. W wyniku ogrzewania pierwiastki te spalaja si¢ w tlenie tworzac
tlenki. Wszystkie omawiane pierwiastki reaguja tatwo z fluorowcami, nie ulegaja jednak
dziataniu kwasoéw nieutleniajacych. Kwas azotowy(V) reaguje z fosforem, arsenem,
antymonem i bizmutem, tworzac odpowiednio kwas fosforowy(V), kwas arsenowy(V), tlenek
antymonu(Ill) i azotan(V) bizmutu; ilustruje to dobrze wzrost charakteru metalicznego w
kierunku od géry ku dotowi grupy. W wyniku reakcji z r6znymi metalami i niemetalami
powstaja fosforki, arsenki itp., ktore mogg by¢ substancjami jonowymi, metalopodobnymi lub

polimerami kowalencyjnymi. Arsenek galu (GaS) jest potprzewodnikiem.

Wodorki EH3

Trwalos¢ gazowych wodorkow EH3; maleje w szeregu: NH3, PH3, AsHj3, SbH; i BiH;.
Dwa ostatnie zwigzki sg bardzo nietrwale termicznie.

Fosforowodor (fosfan), PHj3, otrzymuje si¢ przez dziatanie kwasow na fosforek
cynku. Czysty PH; nie zapala si¢ samorzutnie, lecz jego samozapalno$¢ jest czgsto wywotana
przez $lady P,H4 lub pary Ps. Ze wzgledu na slabg tendencje do tworzenia wigzan
wodorowych nie jest zasocjowany w fazie ciektej, w odréznieniu od amoniaku. Fosforowodor

jest trudno rozpuszczalny w wodzie i stanowi bardzo stabg zasad¢. Chociaz PHj jest stabsza
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zasadg, reaguje z gazowym HI, tworzac PH4l, majacy posta¢ nietrwatych bezbarwnych
krysztalow. Jodek fosfoniowy, PH4l, ulega pod dzialaniem wody catkowitej hydrolizie,
zgodnie z rOwnaniem:

PH4I + H,0 — H30" + I+ PH;

Staba zasadowos$¢ PH3; powoduje przesunigcie rownowagi reakcji w prawa strong.

Halogenki (EX3, EX5) i tlenohalogenki

Trojhalogenki, z wyjatkiem PFs3, otrzymuje si¢ przez bezposredniag synteze z
pierwiastkoéw, utrzymujac odpowiedni nadmiar fluorowca. W przypadku znacznego nadmiaru
fluorowca powstaje EXs. Trojhalogenki ulegaja szybkiej hydrolizie pod dziataniem wody i sa
lotne; gazowe czasteczki maja struktury piramidalne. Chlorki i bromki, a takze PF; i PlIs,
tworza sieci czasteczkowe. Asls, Sbl; i Bil; majg struktury warstwowe, oparte na gegstym
utozeniu heksagonalnym atoméw jodu; atomy pierwiastkow grupy 15 znajduja si¢ w lukach
oktaedrycznych. Fluorek bizmutu(Ill), BiF;, wystepuje w dwoch odmianach; w obydwu
bizmut ma liczbe koordynacyjna 8. SbF; ma strukture posrednia, w ktorej czasteczki SbF; sg
potaczone mostkami fluorowymi, wskutek czego kazdy Sb™ ma zdeformowane otoczenie
oktaedryczne.

Fluorek fosforu(Ill) jest bezbarwnym, trujacym gazem, otrzymywanym przez
fluorowanie PCl;. Tworzy kompleksy z metalami przejsciowymi, podobnie jak tlenek wegla.
W odréznieniu od innych trojhalogenkow, PF; ulega tylko powolnej hydrolizie pod
dziataniem wody, lecz jest szybko atakowany przez alkalia. Nie wykazuje wlasciwosci kwasu
Lewisa. Chlorek fosforu(Ill) jest niskowrzaca ciecza, ulegajacg pod dzialaniem wody
hydrolizie z utworzeniem kwasu fosforowego(Ill). Reaguje z tlenem tworzac OPCl;. Na
schemacie przedstawiono niektore reakcje PCl;. Wiele z nich to reakcje typowe dla innych
zwigzkow EX3, a takze, przy uwzglednieniu oczywistych zmian we wzorach, dla OPCl; i

innych tlenohalogenkow.
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Halogenki arsenu(Ill) przypominaja odpowiednie zwiagzki fosforu. Chlorek
antymonu(III), SbCl;, wyr6znia si¢ tym, ze rozpuszcza si¢ w ograniczonej ilosci wody,
tworzac klarowny roztwér; po jego rozcienczeniu wytracajg si¢ nierozpuszczalne
tlenochlorki, np. SbOCI i Sb4OsCl,. W roztworach nie wystepuja proste jony Sb>". Chlorek
bizmutu(IlI), BiCls, biala substancja krystaliczna, ulega pod dzialaniem wody hydrolizie do
BiOCl, lecz reakcja ta jest odwracalna:

BiCl; + H,O <> BiOCl1 + 2HCI

Fluorek fosforu(V), PFs, otrzymuje si¢ w wyniku reakcji PCls z CaF, w temp. 300-
400°C. Jest to bardzo mocny kwas Lewisa, tworzacy kompleksy z aminami, eterami, innymi
zasadami, a takze z F; w kompleksach tych fosfor ma liczbg koordynacyjng 6. Te organiczne
kompleksy sa jednak mniej trwate niz kompleksy BF; i szybko rozktadajg si¢ pod dziataniem
wody i alkoholi. PFs jest, podobnie jak BF3, dobrym katalizatorem, zwtaszcza dla proceséw
polimeryzacji jonowej. Podobne wlasciwosci wykazuje fluorek arsenu(V), AsFs. Fluorek
antymonu(V) jest lepka ciecza (temp. wrz. 150°C). Asocjacja tego zwigzku jest wynikiem
polimeryzacji uwarunkowanej tworzeniem mostkow fluorowych. Krystaliczny SbFs tworzy
cykliczne tetramery. AsFs, SbFs i PFs sg silnymi akceptorami jonu fluorkowego, tworzacymi

jony MF¢ . Jon PF¢ jest pospolitym anionem niekompleksujacym.
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Chlorek fosforu(V) ma struktur¢ bipiramidy trygonalnej w fazie gazowej, cieklej i
roztworze w rozpuszczalnikach niepolarnych, lecz staly zwigzek ma budowe [PCl;]'[PCls] i
w rozpuszczalnikach polarnych jest zjonizowany. Mozna przyjaé, ze w tym przypadku
tetraedryczny jon PCl;" powstaje w wyniku przeniesienia CI” na PCls, stanowigcy akceptor
jonu chlorkowego. Staty bromek fosforu(V) jest takze jonowy, ma jednak budowe PBr, Br .
Antymon tworzy chlorek antymonu(V), bedacy dymiaca ciecza, bezbarwna w stanie czystym,
zwykle jednak z6lta. Zwiazek ten jest bardzo silnym $rodkiem chlorujagcym. Arsen nie tworzy
bromku na +5 stopniu utlenienia, a jego pieciochlorek rozktada si¢ powyzej temp. —50°C.

Halogenki fosforylu maja wzor X;PO (X = F, Cl lub Br). Najwazniejszy z nich to
CI:PO, ktory w reakcji z woda tworzy kwas fosforowy(V). Tlenohalogenki antymonu i
bizmutu, SbOCI i BiOCl, wytracajg si¢ w wyniku rozcienczania roztworow Sb*" i Bi** w

stezonym HCL

Tlenki

Tlenki pierwiastkbw grupy 15 stanowig dobrg ilustracje dwoch tendencji
przejawiajacych si¢, w mniejszym lub wigkszym stopniu, we wszystkich grupach uktadu
okresowego:

1) trwato$¢ wyzszych stopni utlenienia maleje ze wzrostem liczby atomowej

2) na danym stopniu utlenienia charakter metaliczny pierwiastkow,

a zatem zasadowo$¢é tlenkow, zwicksza sie ze wzrostem liczby atomowej. Tak wiec tlenki P**
i As®" sg kwasowe, tlenek Sb>* jest amfoteryczny, a tlenek Bi’" jest wyraznie zasadowy.

P40, otrzymuje si¢ przez spalenie fosforu w nadmiarze tlenu. P4O;p ma co najmniej
trzy odmiany stale. Dwie sa polimerami, a jedna jest bialg substancja krystaliczng sublimujaca
w temp. 360°C pod ci$nieniem | atm. Sublimacja jest doskonala metoda oczyszczania, gdyz
produkty poczatkowej hydrolizy, stanowigce najpospolitsze zanieczyszczenia, odznaczaja si¢
mala lotnoscig. Odmiana ta i para P4H, sktada si¢ z czasteczek, w ktorych atomy P znajduja
si¢ w narozach czworos$cianu, a sze$¢ atomow tlenu na jego krawedziach. Pozostate cztery
atomy tlenu leza na przedtuzonych trojkrotnych osiach symetrii czworo$cianu. Wigzania P—
O-P s3 pojedyncze, lecz dlugos¢ czterech wierzchotkowych wigzan P-O wskazuje na
wigzanie pm-dm, czyli P=0O. P4sH;( jest jednym z najskuteczniejszych znanych srodkow
osuszajacych dla temperatur ponizej 100°C. Reaguje z woda, tworzac mieszaning kwasow

fosforowych, ktorej sktad zalezy od ilo$ci wody i od innych warunkéw. P4Hjo odcigga nawet
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wode z wielu innych substancji uwazanych za dobre $rodki odwadniajgce; na przykiad
przeksztalca czysty HNO3 w N>Os i H,SO4 w SOs.

Tlenek fosforu(Ill) — P4O¢ — jest bezbarwna, polimeryczng substancja lotng. As4Og 1
Sb4O¢ przypominajg P4Og strukturg i charakterem kwasowym. Bi,O3 i wodorotlenek Bi(OH)j3,

wytracony z roztworu bizmutu(Ill), nie wykazujg wtasciwosci kwasowych.

Siarczki

Fosfor i siarka wiaza si¢ bezposrednio w temperaturze powyzej 100°C, tworzac kilka
siarczkow; najwazniejsze z nich to P4Ss, P4Ss, P4S7 1 P4S;. Kazdy z tych zwigzkow otrzymuje
si¢ przez ogrzewanie stechiometrycznych ilosci czerwonego fosforu i siarki. P4S; stosuje si¢
do wyrobu zapatek. Jest on rozpuszczalny w rozpuszczalnikach organicznych, np. w
dwusiarczku wegla i benzenie. P4S;y ma takg samg strukture jak P4O,¢. Inne siarczki maja
struktury oparte na tetraedrycznych grupach atoméw fosforu z mostkami P-S-P i
wierzchotkowymi grupami P=S. P4S;y, reaguje =z alkoholami tworzac dialkilo- i
diarylotiofosforany.

Arsen tworzy w wyniku bezposredniej reakcji z siarkg siarczki AssS;, AssSs, AsySs i
As;,Ss. Dwa ostatnie zwigzki mozna takze wytraci¢ siarkowodorem z roztworow AsiAsY w
kwasie solnym. As;S; jest nierozpuszczalny w wodzie i kwasach, wykazuje jednak charakter
kwasowy, rozpuszczajac si¢ w roztworach siarczkow litowcow z utworzeniem tioaniondow;
podobnie zachowuje si¢ As>Ss. AssSs, wystepujacy w przyrodzie jako mineral realgar, ma
struktur¢ opartg na czworo$cianach Ass. Antymon tworzy Sb,S; w wyniku bezposredniej
reakcji pierwiastkow lub wytracenia z roztworéw Sb'" siarkowodorem; rozpuszcza si¢ w
nadmiarze roztworu siarczku, tworzac anionowe tiokompleksy, prawdopodobnie gléwnie
SbS;*". Bizmut tworzy ciemnobrunatny Bi,S; w wyniku dziatania siarkowodorem na

roztwory Bi'""; siarczek ten nie ma charakteru kwasowego.

Kwasy tlenowe

Kwas fosforowy(Ill) (ortofosforowy(Ill)), H3PO3, otrzymuje si¢ w wyniku reakcji
PCl; lub P4O¢ z woda. .Jest to bezbarwna substancja, rozplywajaca si¢ w powietrzu (temp.
topn. 70°C, pK, =1,8). W czasteczce tego kwasu wystepuje wigzanie P-H, nalezy mu wigc
przypisa¢ HPO(OH),. Rowniez kwas fosforowy(I), H;PO, zawiera wigzania P-H.
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Kwas fosforowy(lll) Kwas fosforowy(l)
Kwas fosforowy(Ill) moze by¢ utleniony chlorem lub innymi utleniaczami do kwasu
fosforowego(V), lecz odpowiednie reakcje sg powolne i skomplikowane.

Kwas ortofosforowy(V), H3;PO,, nazywany zwykle kwasem fosforowym, jest jednym
z najdawniej znanych i najwazniejszych zwigzkow fosforu. Wytwarza si¢ go w duzych
iloéciach, zwykle w postaci 85-procentowego syropowatego roztworu wodnego, w wyniku
bezposredniej reakcji zmielonej skaty fosforytowej z kwasem siarkowym(VI); inna metoda
polega na spalaniu fosforu do P40y, ktory reagujac z woda tworzy kwas fosforowy(V).
Czysty kwas jest bezbarwng substancjg krystaliczng (temp. topn. 42,35°C). Jest bardzo trwaty
i zasadniczo nie wykazuje dzialania utleniajgcego ponizej temp. 350-400°C. W wyzszych
temperaturach jest dos¢ reaktywny w stosunku do metali, ktore go redukuja; atakuje takze
kwarc. Z kwasu ortofosforowego(V) mozna otrzyma¢ kwas ortodwufosforowy(V), zwany
takze kwasem pirofosforowym:

2H3PO4 — H,0 + H4P,04

Inne kwasy fosforu:

HQ O
O/

o=F P~oH
e
0,0 HO
N\
o

1
o~ I:i\OH
H OH

HO

Kwas metafosforowy(V) Kwas pirofosforowy(V)

O O O
I I I

W P W P 0, P Ty
HO \O\ /O/ \ OH
HO OH OH

Kwas tréjpolifosforowy(V)
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Zwiqzki kompleksowe

Sb™  tworzy gléwnie kompleksy szczawianowe, winianowe i podobne z
hydroksykwasami. Jon [Sb(C204)3]*" tworzy dajace si¢ wyodrebni¢ sole; wykazano, Ze jon
ten ma strukturg bipiramidy pentagonalnej z wolng parg elektronowa w polozeniu aksjalnym.
Winianowy kompleks antymonu w formie soli potasowe;j jest stosowany jako emetyk. Jedynie
chemia bizmutu jest chemig kationdw. Roztwory wodne zawieraja dobrze zdefiniowane
kationy uwodnione, nie wykazano jednak istnienia prostego akwajonu [Bi(HZO)n]H. W
obojetnym roztworze nadchloranu dominuje czasteczka (Bi606]6+ lub jej uwodniona forma,

(Big(OH) 21", a przy wyzszej wartosci pH powstaje [BigOs(OH)3]".

Zwiqzki fosforu z azotem

Znanych jest wiele zwigzkow zawierajacych wigzania P-N i P=N. Wigzania R,N-P sa
szczegolnie trwate i wystepuja czesto obok wigzan z innymi grupami jednowarto$ciowymi,
np. P-R, P-Ar i P—fluorowiec. Fosfazeny sg pierscieniowymi lub tancuchowymi zwigzkami,
ktére zawieraja wystepujace na przemian atomy fosforu i azotu, przy czym przy kazdym
atomie fosforu znajduja si¢ dwa podstawniki. Trzy glowne typy strukturalne to cykliczny

trimer, cykliczny tetramer oraz oligomer lub polimer.

R R
g, o0 | |
P R—P=N—P—R i R |
G S | || |
R I R A N ™7
o P I | |
R X~ R R—P—N=P—R | Ry
N

R R
W struktury wpisano, dla przejrzystosci, uktady wystepujacych na przemian wigzan
pojedynczych i podwdjnych, chociaz stwierdzono, ze wszystkie odlegtosci P-N sa rowne.
Rzad tych wigzan wynosi ok. 1,5 poniewaz ich dtugoéci, 1,56-1,61 A, s3 znacznie mniejsze
od oczekiwanej dtugosci pojedynczych wigzan P-N (ok. 1,80 A).
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Grupa 16. Tlenowce
Tlen

Znane s3 zwiazki tlenu ze wszystkimi pierwiastkami z wyjatkiem He, Ne i
prawdopodobnie Ar. Tlen czasteczkowy (ditlen, O;) reaguje (w temperaturze pokojowej lub
w wyniku ogrzewania) ze wszystkimi innymi pierwiastkami z wyjatkiem fluorowcow, kilku
metali szlachetnych i helowcow. Wiasciwosci chemiczne tlenu sg wynikiem jego tendencji do
uzupekienia oktetu (osiagnigcia konfiguracji elektronowej neonu) przez:

1) przytaczenie elektronéw z utworzeniem jonu tlenkowego O ;

2) utworzenie dwoch pojedynczych wigzan kowalencyjnych, np. w zwigzkach takich
jak woda i etery;

3) utworzenie podwdjnego wigzania, np. w kationach lub Cl4Re=0;

4) utworzenie pojedynczego wigzania, a takze przylaczenie elektronu, np. w uktadach
takich jak OH i RO;

5) utworzenie trzech wigzan kowalencyjnych, w jonach takich jak H;O" i R;0";

6) utworzenie, w rzadkich przypadkach, czterech wigzan kowalencyjnych, np. w
Be,O(CH3COO)e.

Wtlasciwosci  fizyczne dwuskladnikowych tlenkow pierwiastkow sa bardzo
roznorodne, szeroki jest bowiem zakres typow wigzan, od zasadniczo jonowych do
zasadniczo kowalencyjnych. Nalezy wiec odrdéznia¢ tlenki typowo jonowe (np. tlenki
litowcow 1 tlenki berylowcow) od catkowicie kowalencyjnych tlenkow czasteczkowych, np.
CO,. Istniejg jednak takze przypadki posrednie, np. tlenki boru, glinu Iub krzemu.

Utworzenie jonu tlenkowego z czasteczkowego tlenu wymaga znacznej energii, a
dodatkowo utworzenie jonowego tlenku metalu wymaga energii koniecznej do
przeksztalcenia w gaz i zjonizowania metalu. Trwalos¢ jonowych tlenkow jest wigc
uwarunkowana tylko duzymi energiami sieciowymi zwigzanymi z matym i obdarzonym
duzym ladunkiem jonem tlenkowym. Gdy energia sieciowa nie wystarcza do
skompensowania energii jonizacji, powstaja tlenki o charakterze kowalencyjnym. Przyktady
tlenkow o charakterze czgsciowo kowalencyjnym to BeO, SiO, oraz tlenek boru B,0;. Do
tlenkow kowalencyjnych nalezg takie zwiazki jak CO,, SO, SOs3, NO, itp., w ktorych
dominujg wigzania kowalencyjne. Udziat orbitali p w wigzaniu © z innymi atomami jest
waznym aspektem wigzania w tlenkach czasteczkowych. Moze to by¢ wigzanie pn—pm, jak w
ketonach (R,C=0), lub wigzanie pn—dn, jak w tlenkach fosfin (R;P=0). W przyrodzie

wystepuja 3 izotopy: '°0 99,76%, "0 0,037%, "0 0,204%) oraz dwie formy alotropowe O,
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1 O3. Ozon jest znacznie silniejszym utleniaczem niz O, i reaguje z wieloma substancjami w
warunkach, w ktérych ditlen jest bierny.

Nadtlenek wodoru — H,O, — jest bezbarwng ciecza (temp. wrz. 152°C, temp. topn. —
0,41°C). Przypomina wode¢ wielu wlasciwosciami fizycznymi; jego czasteczki sa bardziej
zasocjowane wskutek obecnosci wigzan wodorowych. H>O, ma duzg statg dielektryczna, jako
rozpuszczalnik jonizujacy wykazuje jednak ograniczong przydatno$¢ ze wzglgdu na silne
dziatanie utleniajace i tatwe uleganie rozkladowi w obecnosci nawet §ladéw jondw réznych
metali cigzkich. Istniejg dwie metody przemystowej produkeji nadtlenku wodoru. Jedna z
nich polega na utlenieniu 2-etyloantrachinonu tlenem w obecnosci katalizatora palladowego.
Starsza i mniej ekonomiczna metoda polega na elektrolitycznym utlenieniu roztworow kwasu
siarkowego(VI) lub siarczanu(VI) amonowego i kwasu siarkowego(VI), prowadzacym do
utworzenia kwasu nadtlenodwusiarkowego; w wyniku jego hydrolizy powstaje nastgpnie
H>0,

2HSO4 — HO35-0-O-SOsH + 2e-

H,S,05 + H,O — H,SOs + H,SO4 (szybko)

H,SOs + H,O — H,0, + H,SO4 (powoli)

Nadtlenek wodoru jest silnym utleniaczem zaréwno w roztworze kwasnym, jak i zasadowym.

Jak reduktor zachowuje si¢ tylko wobec bardzo silnych utleniaczy, np. MnO, .

Nadtlenki i ponadtlenki

Sa to substancje wyprowadzone formalnie od O,* (nadtlenki) i O,  (ponadtlenki).
Nadtlenki jonowe sa tworzone przez litowce, Ca, Sr i Ba. Nadtlenek sodu otrzymuje si¢ w
przemysle przez utlenienie sodu powietrzem. Nadtlenek sodu jest zottym proszkiem, bardzo
higroskopijnym, trwalym termicznie do temp. 500°C. W wyniku reakcji jonowych
nadtlenkoéw z woda lub rozcienczonymi kwasami powstaje H,O,. Wszystkie jonowe nadtlenki
sa silnymi utleniaczami, przeksztalcajagcymi substancje organiczne w weglany, nawet w
umiarkowanych temperaturach. Nadtlenek sodu utlenia réwniez energicznie niektore metale,
np. Fe do FeO4 . Nadtlenki litowcow reaguja takze z CO,, tworzac weglany. Inne
elektrododatnie metale, np. Mg i lantanowce, takze tworza nadtlenki; majg one charakter
posredni migdzy nadtlenkami jonowymi a zasadniczo kowalencyjnymi nadtlenkami takich
metali, jak Zn, Cd i Hg. Wiele nadtlenkéw jonowych tworzy dobrze krystalizujagce hydraty,
takie jak Na,O,-8H,0 i MHOQ'SHQO. Zawieraja one oddzielne jony 022_, z ktorymi czasteczki

wody sg potaczone wigzaniami wodorowymi, tworzac tancuchy.
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Ponadtlenki jonowe, MO,, to substancje krystaliczne o barwie od zoéttej do
pomaranczowej, powstajace w wyniku reakcji K, Rb lub Cs z tlenem. NaO, jest produktem
reakcji Na,O i O, pod cisnieniem 300 atm. i w temp. 500°C. LiO, nie zostal wyodrgbniony.
Ponadtlenki berylowcow, Zn i Cd wystgpuja tylko w matych stg¢zeniach jako roztwory stale w
nadtlenkach. Jon O, zawiera jeden niesparowany elektron. Ponadtlenki sg bardzo silnymi
utleniaczami. Reaguja energicznie z woda:

20, +H,0 — O, + HO, + OH"

2 HO; — 2 OH + O; (powoli)

Siarka, selen, tellur, polon
Pierwiastki te wykazujg niewielkie podobienstwo do tlenu z nastepujacych wzgledow:

1. Siarka, selen, tellur i polon maja mniejsza elektroujemno$¢ niz tlen, ich zwiazki
wykazuja wigc stabszy charakter jonowy. Odmienne sg rowniez wzgledne trwatosci wigzan z
innymi pierwiastkami; w szczeg6lnosci, znacznie mniejszg role odgrywa wigzanie wodorowe.
Istniejg jedynie bardzo stabe wigzania S"H-S, a H,S jest zwigzkiem catkowicie odmiennym
od H,O.

2. W przypadku siarki, podobnie jak u innych pierwiastkow trzeciego okresu,
wystepuja wielokrotne wigzania dn—pm, lecz tylko w niewielkim stopniu wigzania pr—pm.
Mate odlegtosci S—-O w jonie SO4& (w ktérym orbitale s i p s3g wykorzystane do utworzenia
wigzania G) s3 zwigzane z tym, ze wigzanie dn—pm ma charakter wigzania wielokrotnego;
elektrony przechodza w tym przypadku z wypelionych orbitali pr atomdéw tlenu na puste
orbitale dr atomow siarki.

3. Siarka, selen, tellur i polon nie sg wytacznie dwuwartosciowe, a orbitale d moga by¢
wykorzystane do utworzenia wigcej niz czterech wigzan z innymi pierwiastkami. Jako
przyktady mozna wymieni¢ SF¢ i Te(OH)s.

4. Atomy siarki wykazujg silng tendencj¢ do tworzenia tancuchow, ustgpujac pod tym
wzgledem tylko weglowi. Siarka tworzy zwiazki, dla ktorych nie istnieja odpowiedniki w
przypadku tlenu, selenu lub telluru. Przykladami moga tu by¢ jony wielosiarczkowe S,>, jony
politionianowe, [O3S—SH—SO3]2_ oraz zwigzki typu XS, X, gdzie X = H, Cl, CN lub NR,.

Zmiany wlasciwosci zwiazkow przy przejéciu od S do Po sg uwarunkowane
rosngcymi rozmiarami i malejacg elektroujemnoscia atomow pierwiastkow w kierunku od
gory ku dolowi grupy. Przyktady tej kierunkowej zmiany wtasciwosci zwigzkdéw to: rosngca

trwatos¢ wodorkéw, H,E; rosngca tendencja do tworzenia kompleksow, takich jak SeBréz_;
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pojawienie si¢ wlasciwosci metalicznych w przypadku telluru i polonu, ktérych tlenki MO,
maja charakter jonowy i zasadowy oraz reaguja z HCI, tworzac chlorki.

Siarka wystepuje w przyrodzie w duzych iloSciach w stanie wolnym: w postaci H»S i
SO,, siarczkowych rud metali oraz siarczanow, takich jak gips, anhydryt (CaSO.),
siarczan(VI) magnezu itp. Znaczne ilo$ci siarki otrzymuje si¢ z naturalnych gazow
weglowodorowych. Selen i tellur s3 mniej rozpowszechnione, lecz czgsto wystepuja w postaci
mineralow selenkowych i tellurkowych w rudach siarczkowych, zwlaszcza rudach Ag i Au.
Pierwiastki te odzyskuje si¢ z pylow pochodzacych z prazalni rud siarczkowych. Polon
wystepuje w mineratach uranu i toru jako produkt rozpadu promieniotworczego. Najlatwiej
dostepny izotop, *'°Po, mozna otrzymaé w ilosciach gramowych przez napromienienie
neutronami bizmutu w reaktorach jadrowych.

W wyniku stopienia siarki Sg powstaje zo6tta, przezroczysta, ruchliwa ciecz; powyzej
temp. ok. 160°C ciecz ta ciemnigje, a jej lepkos¢ wzrasta. Maksymalna lepkos¢ wystepuje w
temp. ok. 200°C, lecz podczas dalszego ogrzewania ruchliwo$¢ cieczy rosnie az do
temperatury wrzenia, 446°C, w ktorej ciecz ma barwg ciemnoczerwong. Bezposrednio po
stopieniu tworza si¢ pierscienie zawierajace przecigtnie 13,8 atomow siarki, a w wyzszej
temperaturze powstajg pierScienie jeszcze wicksze. W obszarze duzej lepkosci wystepuja
makroczasteczki, stanowigce prawdopodobnie tancuchy, ktorych konce maja charakter
rodnikow. W wyzszych temperaturach pojawia si¢ silnie zabarwiona siarka w czasteczkach S;
1 S4. Pary siarki zawierajg czasteczki Sg, a w wyzszych temperaturach czgsteczki S,. Te
ostatnie, podobnie jak O,, zawieraja dwa niesparowane elektrony i sa paramagnetyczne;
thumaczy to niebieskg barwe goracej pary siarki. W wyniku ogrzewania siarka, selen i tellur
spalaja si¢ w powietrzu, tworzgc dwutlenki, a takze reagujg z fluorowcami, wigkszo$cig
metali i niemetalami. Pierwiastki te sg atakowane przez gorgce kwasy utleniajace, np. H,SO4
lub HNO:s.

Siarka, selen i tellur rozpuszczajg si¢ w oleum tworzac silnie zabarwione roztwory
zawierajgce kationy, w ktorych pierwiastek znajduje si¢ na ulamkowym stopniu utlenienia.
Sole tych kationéw typu Ms*", Ms*™ i Ms° otrzymano przez selektywne utlenianie

pierwiastkow za pomocg SbFs lub AsFs w cieklym HF.

Wodorki
Wodorki omawianych pierwiastkow otrzymuje sic w wyniku dziatania kwasow na

siarczki, selenki i tellurki metali. Sa to silnie trujgce gazy o przykrym zapachu. H,S jest
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znacznie bardziej toksyczny niz HCN. W kierunku H,S — H,Te maleje trwatos¢ termiczna i

sita wigzan wodorkow, wzrasta natomiast kwasowo$¢ w roztworze wodnym.

Halogenki i tlenohalogenki siarki

W wyniku bezposredniego fluorowania Sg powstaje gtownie SF¢ oraz $lady S;Fg i
SF,. SF4 jest niezwykle reaktywny, pod wplywem wody ulega natychmiast hydrolizie do SO,
i HF. Fluorek siarki(VI) odznacza si¢ mala reaktywnoscig. Ze wzgledu na swg biernos¢
chemiczng oraz duza wytrzymatos$¢ dielektryczng i mase czasteczkowa jest stosowany jako
izolator gazowy w generatorach wysokiego napigcia i innych urzadzeniach elektrycznych.
Mata reaktywnos$¢ tego zwigzku stanowi prawdopodobnie laczny efekt duzej trwalosci
wigzania S—F, nasycenia koordynacyjnego i przeszkody przestrzennej zwigzanej z atomem
siarki. Bierno$¢ chemiczna SF¢ jest uwarunkowana czynnikami kinetycznymi, nie za$
trwatoscig termodynamiczng, gdyz reakcja SF¢ z H,O, prowadzaca do powstania SO5; i HF,
bytaby termodynamicznie zdecydowanie korzystna (AG = —460 kJ-mol ).

W wyniku chlorowania stopionej siarki powstaje S,Cl,, pomaranczowa ciecz o ostrym
zapachu. Stosujac nadmiar Cl,, w obecnosci §ladow FeCls Iub I, jako katalizatora, otrzymuje
si¢ w temperaturze pokojowej rownowagowa mieszaning SCl, (ok. 85%) i S,Cl,. Chlorek
siarki(II), SCl,, tatwo traci po kilku godzinach chlor, zgodnie z rownaniem:

2SCL, — S,CL + Cl,

Chlorek tionylu (chlorek sulfinylu), SOCl,, otrzymuje si¢ w wyniku reakcji

SO, + PCls — SOCI, + POCl;

Jest to bezbarwna, dymigca ciecz (temp. wrz. 80°C), ulegajaca tatwo hydrolizie do SO, i HCI.

Tlenki i kwasy tlenowe

Siarka tworzy szereg kwasow tlenowych: kwas siarkowy(IV) H,SO;, kwas
siarkowy(VI) H,SO,, kwas tiosiarkowy(IV) H,S,0,, kwas tiosiarkowy(VI) H,S,03, kwasy
ditionowe H,S,04 1 H,S,04, peroksokwasy H,SOs, H,S,05. We wszystkich przypadkach
mozna przyjac, ze atomy siarki ulegajg hybrydyzacji sp3 . Mozna oczekiwa¢ wystgpowania
wigzan dn—pn miedzy tlenem a siarka.

Dwautlenki otrzymuje si¢ przez spalanie pierwiastkow w powietrzu. Dwutlenek siarki
powstaje w wyniku prazenia niektorych siarczkow w powietrzu. Dwutlenki selenu i telluru
mozna takze otrzymaé dziatajac na metale goragcym kwasem azotowym(V), w wyniku czego
powstaje HSeOs lub 2TeO,-HNOs, a nastepnie ogrzewajac te zwigzki w celu usunigcia wody

lub kwasu azotowego(V). Dwutlenek siarki jest gazem o ostrym zapachu. Jego czasteczka ma
204



budowe katowa. Ciekly SO, rozpuszcza wiele substancji organicznych i nieorganicznych i
jest stosowany jako rozpuszczalnik w spektroskopii NMR, a takze w preparatyce chemiczne;.
Ciekly SO, nie ulega autojonizacji, a jego przewodno$¢ zalezy od stopnia czystosci.
Dwutlenek siarki zawiera wolne pary elektronowe i moze zachowywac si¢ jak zasada Lewisa.
Dziata jednak rowniez jak kwas Lewisa, tworzac kompleksy np. z aminami i kompleksami
metali przejsciowych na niskich stopniach utlenienia. Dwutlenek siarki jest do$¢ dobrze
rozpuszczalny w wodzie; roztwory SO, w wodzie, wykazujace wlasciwosci kwasowe, przez
dlugi czas uwazano za roztwory kwasu siarkowego(IV), H,SO;. W rzeczywistosci w
roztworach takich H,SO; nie wystgpuje lub wystepuje tylko w znikomo matych ilo$ciach.
Dobrze znane sg dwa szeregi soli: wodorosiarczany(IV), zawierajace HSOs5, i siarczany(IV),
zawierajace SO;*". Jon SOs* w krysztatach ma budowe piramidalng. W praktyce spotyka si¢
powszechnie tylko rozpuszczalne w wodzie siarczany(IV) i wodorosiarczany(IV) litowcow.
W wyniku ogrzewania stalych wodorosiarczanow(I'V) lub wprowadzania SO, do ich wodnych
roztwordéw powstaja disiarczany(IV) (pirosiarczany(IV)), S,05" .

Dwutlenek selenu jest biatg substancja lotng; w stanie gazowym sklada si¢ z
oddzielnych i symetrycznie zgigtych czasteczek, przypominajacych czasteczki SO,. W stanie
stalym wystepuje asocjacja czasteczek SeO, uwarunkowana obecnoscig donorowych wigzan
O—Se. W przypadku TeO; asocjacja w wyniku tworzenia adduktoéw jest tak silna, ze zwigzek
nie jest lotny.

Tlenek siarki(VI) otrzymuje si¢ w wyniku reakcji SO, z O; reakcja jest
termodynamicznie bardzo korzystna, lecz niezwykle powolna, jezeli nie zastosuje si¢ takich
katalizatorow jak gabka platynowa, V,0s lub NO. Trojtlenek siarki reaguje energicznie z
woda, tworzac kwas siarkowy(VI). W przemysle pochtania si¢ SO3 w stezonym H,SOu,
otrzymujac oleum, ktore si¢ nastepnie rozciencza. Trdjtlenek siarki jest silnym, lecz na ogot
nieselektywnym utleniaczem. Czasteczka SO3; ma w fazie gazowej trojkatng strukturg ptaska,
zawierajacg zard0wno wigzania pn—pm, jak i wigzania pn—dn miedzy siarka a tlenem. W stanie
statym SOj; tworzy polimery.

Kwas selenowy przypomina H,SOy; izomorficzne sg hydraty i sole tych kwasow. Jest
mniej trwaly, powyzej temp. 200°C wydziela tlen; jest energicznym, lecz nie dziatajagcym
zbyt szybko utleniaczem. Kwas tellurowy, otrzymywany przez utlenienie Te lub TeO;
nadtlenkiem wodoru lub innym energicznym utleniaczem, ma zupelnie odmienng strukture;

jest substancja krystaliczng o wzorze Te(OH)s.
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Tiosiarczany mozna tatwo otrzymaé przez gotowanie roztworéw siarczandw(IV) z
siarkg. Wolny kwas tiosiarkowy jest w zwyklych temperaturach nietrwaly.
Nadtlenodisiarczany amonu i sodu otrzymuje si¢ przez -elektrolize odpowiednich
siarczanéw(VI) w wysokich temperaturach, stosujac duze gestosci pradu. Jon S,0¢* ma
strukture O3S-0-0-SOs3, w ktorej katy wokot kazdego atomu siarki s3 w przyblizeniu

tetraecdryczne. Jony nadtlenodisiarczanowe(VI) nalezg do najsilniejszych utleniaczy.

Grupa 17. Fluorowce
Z wyjatkiem helu, neonu i argonu wszystkie pierwiastki uktadu okresowego tworza

halogenki. Halogenki jonowe i kowalencyjne naleza do najwazniejszych i najpospolitszych
zwigzkow. Ze wzgledu na tatwos¢ ich otrzymywania sg szeroko stosowane jako substraty do
syntezy innych zwigzkoéw. Gdy jaki§ pierwiastek wykazuje zmienng wartosciowos¢, czesto
zwigzkami najlepiej poznanymi i najbardziej dostepnymi sg jego halogenki na wszystkich
stopniach utlenienia. Okres potowicznego rozpadu najtrwalszego izotopu astatu wynosi tylko
8,3 godz. Otrzymuje si¢ go przez bombardowanie jader bizmutu czastkami o w cyklotronie.

Fluor, szeroko rozpowszechniony w przyrodzie, wystepuje glownie w postaci CaF,
(fluoryt), Na3AlFs (kriolit) i Cas(PO4)2(F,Cl) (fluoroapatyt). Fluor zostat wyodrgbniony po raz
pierwszy w 1886 r. przez H. Moissana. Wolny fluor otrzymuje si¢ przez elektrolize
stopionych fluorkow. Najczesciej stosowanym elektrolitem jest KF-3HF (temp. topn. 70-
100°C). Podczas trwania elektrolizy temperatura topnienia wzrasta, lecz elektrolit mozna
fatwo regenerowa¢ przez dosycenie fluorowodorem ze zbiornika zasobnikowego. Aparature
do elektrolizy wykonuje si¢ ze stali, miedzi lub stopu Ni- Cu; metale te pokrywaja si¢
odporng chemicznie warstewka fluorkéw. Katody sg ze stali lub miedzi, anody z
niegrafityzowanego we¢gla. Prace z fluorem mozna przeprowadza¢ nie tylko w aparaturze
metalowej, lecz rowniez szklanej, co wymaga jednak usunigcia sladow HF, szybko
atakujacego szklo; osigga si¢ to, przepuszczajac fluor przez bezwodne fluorki: NaF lub KF,
tworzace z HF wodorofluorki, MHF,.

Fluor jest pierwiastkiem najbardziej aktywnym chemicznie i reaguje, w zwyktych lub
podwyzszonych temperaturach, czesto bardzo gwaltownie, ze wszystkimi pierwiastkami z
wyjatkiem O,, He, Ne i Kr. Atakuje rowniez wiele zwigzkoéw przeksztatcajac je we fluorki;
substancje organiczne czgsto spalajg si¢ we fluorze, czemu towarzyszy plomien. Wielka

reaktywnos$¢ fluoru mozna cze$ciowo wytlumaczy¢ matg energia dysocjacji wigzania F—F
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oraz faktem, Ze reakcje atomowego fluoru sg silnie egzotermiczne. Mata energia wigzania F—
F jest prawdopodobnie uwarunkowana odpychaniem si¢ niewiazacych elektronow.

Chlor wystepuje w postaci NaCl, KCI, MgCl, i innych soli w wodzie morskie;j,
stonych jeziorach i zlozach powstajacych w wyniku wysychania stonych jezior w okresie
prehistorycznym. Wolny chlor otrzymuje si¢ przez elektrolize roztworéw chlorku sodu,
stosujac katode rteciowa, w ktorej sod si¢ rozpuszcza. W nowszej metodzie stosuje si¢ metode
przeponowa nie wymagajaca uzycia rteci. Chlor jest zielonozottym gazem, dos$¢ dobrze
rozpuszczalnym w wodzie:

Cl, + H,O — HCI1 + HOCI

Brom wystepuje w przyrodzie w postaci bromkéw, towarzyszacych, w znacznie
mniejszych ilo$ciach chlorkom. Wolny brom otrzymuje si¢ z solanek wypierajac go chlorem.
W temperaturze pokojowej brom jest gestg, ruchliwg, ciemnobrunatng cieczg, dos¢ dobrze
rozpuszczalng w wodzie.

Jod wystepuje w postaci jodkdw w solankach i w postaci jodanow w saletrze
chilijskiej (NaNO;), gromadzi si¢ rowniez w niektérych wodorostach morskich.
Otrzymywanie jodu polega na utlenianiu jodkéw lub na redukcji jodanéw do jodkow, a
nastepnie ich utlenieniu do jodu. Jako utleniacz stosuje si¢ powszechnie MnO, w roztworze
kwasnym. Jod jest szaroczarng substancja krystaliczng o stabym potysku metalicznym. Pod
cis$nieniem atmosferycznym jod sublimuje, nie ulegajac stopieniu. Dobrze rozpuszcza si¢ w
rozpuszczalnikach niepolarnych, np. w CS; i CCls. Roztwory takie sg purpurowe, podobnie
jak pary jodu. W rozpuszczalnikach polarnych, weglowodorach nienasyconych i cieklym SO,
powstaja roztwory brunatne lub czerwonobrunatne. Barwy te wskazuja na powstawanie
stabych kompleksow I, 'S. Energia wigzania powstaje w wyniku cze$ciowego przeniesienia
fadunku (I[S+). Kompleksy I, a takze Br,, Cl, i ICl mozna niekiedy wyodrgbni¢ w niskich
temperaturach jako substancje krystaliczne. Jod tworzy ze skrobia niebieski kompleks
zawierajacy liniowe jony Is .

Pierwiastki elektroujemne i metale na wyzszych stopniach utlenienia tworza na ogoét
halogenki czasteczkowe. Sa to gazy, ciecze lub lotne substancje state zlozone z czasteczek
powiazanych sitami van der Waalsa. Wazng cechg strukturalng jest wystepowanie mostkow
halogenkowych migdzy dwoma Iub, rzadziej, trzema réznymi atomami. Miedzy dwoma
atomami metalu mostki tworza najczgséciej dwa atomy fluorowca, znane sg jednak przyktady
wystepowania jednego i trzech atomow mostkowych. Przyjmuje sie, ze w mostkach takich
wystepuje wigzanie kowalencyjne z jednym atomem metalu i przekazanie pary elektronowej
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drugiemu atomowi. Mostki chlorkowe i bromkowe sa charakterystycznie zgiete, natomiast
mostki fluorkowe mogg by¢ zgiete Iub liniowe. Czasteczkowe fluorki, zar6wno metali jak i
niemetali, s3 zwykle gazami lub lotnymi cieczami. Ich lotno$¢ jest uwarunkowana brakiem
wigzan mi¢dzyczasteczkowych (pomijajac sity van der Waalsa), gdyz polaryzowalnos¢ atomu
fluoru jest bardzo mata i brak jest odpowiednich orbitali zewng¢trznych umozliwiajacych
przycigganie innego typu. Gdy atom centralny zawiera odpowiednie puste orbitale, a
zwlaszcza gdy polarno$¢ pojedynczych wigzan M—F umozliwia powstanie znacznego tadunku
na M, jak np. w SF¢, moga wystepowaé wigzania wielokrotne w wyniku naktadania sig¢
wypehionych orbitali p fluoru i pustych orbitali atomu centralnego. To wielokrotne wigzanie
jest glownym czynnikiem decydujacym o matej dlugosci i duzej sile wielu wigzan fluoru. Ze
wzgledu na duzg elektroujemno$¢ fluoru wigzania w jego zwigzkach sg na ogo6t silnie polarne.
W zwigzku z malg energia dysocjacji F, i stosunkowo duzg energia wielu jego wigzan
powstawanie fluorkéw czasteczkowych jest czesto silnie egzotermiczne. Ogolng wlasciwoscia
halogenkow czasteczkowych jest ich tatwe uleganie hydrolizie:

BCl; + 3H,0 — B(OH); + 3H" + 3CI”

PBr; + 3H,0 — HPO(OH), + 3H" + 3Br~

SiCl, + 4H,0 — Si(OH), + 4H" + 4CI
W przypadku osiggni¢cia maksymalnej warto§ciowosci kowalencyjnej, jak w CCly lub SFg,
halogenki sa do$¢ odporne na dziatanie wody. Jest to jednak uwarunkowane czynnikami

kinetycznymi, nie za$ termodynamicznymi.

Tlenki fluorowcow

Fluorek tlenu, OF,, otrzymuje si¢ jako bladozolty gaz, przepuszczajac szybko gazowy
F, przez 2-procentowy roztwér NaOH. Dwufluorek dwutlenu, O,F,, jest nietrwala
pomaranczowozotta substancja stata, otrzymywana w wyniku wyladowan elektrycznych w
mieszaninach F,—O,, jest niezwykle silnym utleniaczem i srodkiem fluorujacym.

Tlenki chloru sg reaktywne i tatwo eksploduja. Zadnego z nich nie mozna otrzymaé w
wyniku bezposredniej reakcji Cl, i O,. Dwutlenek chloru, ClO,, jest. niezwykle silnym
utleniaczem, rozcienczony powietrzem jest stosowany np. do bielenia $cieru drzewnego.
Otrzymuje si¢ go zawsze in situ w wyniku reakcji:

2NaClOs + SO, + HSO4 — 2Cl10O; + 2NaHSO4

LOs jest bezwodnikiem kwasu HIOs;, z ktérego mozna go otrzymac przez

odwodnienie kwasu.
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Kwasy tlenowe

Wszystkie halogeny sa w pewnym stopniu rozpuszczalne w wodzie. W roztworach
takich, oprocz solwatowanych czasteczek halogenow, wystepuja takze inne czastki, szybko
bowiem zachodzi reakcja dysproporcjonowania (H', X, HOX). W roztworach wystepuje
mierzalne stezenie HOCl w nasyconym roztworze wodnym Cl,, mniejsze stgzenie HOBr w
nasyconym roztworze Br,, natomiast znikomo matle stezenie HOI w nasyconym roztworze I,.

Kwasy fluorowcéw na +1 stopniu utlenienia — bezbarwny, bardzo nietrwaly gaz,
FOH, otrzymuje si¢ przepuszczajac F, nad lodem i zbierajac gaz w pochlaniaczu. FOH
reaguje szybko z wodg. Inne zwiazki XOH s3 rowniez nietrwale. Istniejg one tylko w
roztworze jako produkty reakcji halogenéw i tlenku rtgci(Il)

2X, +2HgO + H,O — HgO-HgX, + 2HOX
Kwasy halogenowe(I) sa bardzo stabymi kwasami, lecz dobrymi utleniaczami, zwlaszcza w
roztworze kwasnym.

Jony halogenowe(I) mozna z reguly otrzymywaé przez rozpuszczenie halogenu w
zasadzie, zgodnie z ogdlnym réwnaniem:

X;+20H — XO + X + H,O
Jony halogenowe(I) wykazuja tendencj¢ do dysproporcjonowania w roztworze zasadowym z
utworzeniem jonow halogenowych(V)

3XO™ — 2X + X035~
Dysproporcjonowanie ClO™ jest reakcja powolng w temperaturze pokojowej i ponizej nie;j.
Gdy wiec Cl, reaguje z zasada ,,na zimno”, otrzymuje si¢ do$¢ czyste roztwory CI” i CIO™. W
roztworach goracych (75°C) szybkos¢ dysproporcjonowania jest dos¢ duza i uzyskuje si¢
dobre wydajnosci ClO; . Dysproporcjonowanie BrO™ jest umiarkowanie szybkie nawet w
temperaturze pokojowej. Roztwory BrO™ mozna otrzymywaé lub przechowywacé, tylko w
temp. ok. 0°C. W temperaturach 50-80°C otrzymuje si¢ ilo§ciowe wydajnosci BrOs .

3Br, + 60H — 5Br + BrO; + 3H,0O

Szybkos¢ dysproporcjonowania 10" jest tak duza, ze jon ten praktycznie nie istnieje w
roztworze. W wyniku reakcji I, z zasada powstaje ilosciowo 103 zgodnie z réwnaniem
analogicznym jak w przypadku Br;.

Kwasy fluorowcow na +3 stopniu utlenienia — jedynym niewatpliwie istniejacym
kwasem jest HCIO,. Otrzymuje si¢ go w roztworze wodnym przez dziatanie H,SO4 na

zawiesing chloranu(Ill) baru i odsaczenie BaSQy,. Jest to kwas stosunkowo staby, ktorego nie
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mozna wyodrebni¢. W roztworze alkalicznym jony ClO,™ sg trwale, w roztworach kwasnych
nastepuje szybki rozktad, katalizowany jonami CI".

Kwasy fluorowcow na +5 stopniu utlenienia — Kwas jodowy(V), HIOs, jest trwala
biala substancja, otrzymywana przez utlenianie I, stezonym HNOs;, H,0,, Os;. Kwasy:
chlorowy(V) i bromowy(V) otrzymuje si¢, dziatajac H,SO4 na chlorany(V) i bromiany(V)
baru. Kwasy halogenowe(V) sg mocnymi kwasami i energicznymi utleniaczami. Jon XO3; ma
budowe piramidalng, czego mozna oczekiwaé ze wzglgdu na obecnos¢ oktetu z jedna
niewigzacg parg elektronowa w powtoce walencyjnej fluorowca.

Sole kwasow halogenowych(VII) — chociaz dysproporcjonowanie Cl10;~

4Cl105 — CI' +3 ClO4~
jest termodynamicznie bardzo korzystne, reakcja przebiega w roztworze bardzo powoli i nie
stanowi przydatnej metody preparatywnej. Nadchlorany otrzymuje si¢ przez elektrolityczne
utlenianie chloranow(V). Dysproporcjonowanie BrOs;™ do BrO4 i Br™ jest termodynamicznie
niekorzystne. Bromiany(V) mozna otrzymywac tylko przez utlenianie BrOjs , najlepiej za
pomocg F,, w roztworze zasadowym; bromiany(V) sa utleniaczami. Jodany(V) przypominaja
stechiometrig tellurany. W roztworach kwasnych wystepuja gtéwnie nastepujace rownowagi:

Hs106 — H' + HylOg~

H4106 — 104 + 2H,0

Hyl06 — H' + H3106
W temperaturze 25°C w roztworach wodnych wystepuja gtownie jony 10, . Rownowagi

zalezne od pH ustalaja si¢ szybko.

Zwiqzki miedzyhalogenowe

Fluorowce tworza pomiedzy soba wiele zwigzkéw dwusktadnikowych, ktére moga
by¢ obojetne lub jonowe, np. BrCl, 1Fs, Br;', 15 . Trzy fluorowce wystepuja tylko w jonach
wielohalogenkowych, np. IBrCI". Trojfluorek chloru jest cieczg (temp. wrz. 11,8°C).
Otrzymuje si¢ go w wyniku bezposredniej reakcji w temp. 200 — 300°C. W wyniku reakcji
CIF; z nadmiarem Cl, powstaje gazowy fluorek chloru CIF (temp. wrz. —100°C). Trojfluorek
bromu, stanowigcy czerwonag ciecz (temp. wrz. 126°C), otrzymuje si¢ w wyniku
bezposredniej reakcji pierwiastkow. Trzy wymienione substancje, bedace typowymi
przedstawicielami wszystkich fluorkéw halogenow, sa bardzo reaktywne. Reaguja
wybuchowo z H;O i substancjami organicznymi. Sa to energiczne $rodki do fluorowania

zwigzkow nieorganicznych, a po rozcienczeniu azotem takze organicznych.
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Jony miedzyhalogenowe moga by¢ zaréowno kationowe jak i anionowe. Fluorki
halogendw reaguja z akceptorami jonu fluorkowego, np.

2CIF + AsFs — FCl, AsFs
lub donorami jonu fluorkowego

IFs + CsF — Cs'IFg
Bladozolty jon trojjodkowy powstaje w wyniku rozpuszczenia I, w wodnym roztworze KI.
Istnieja liczne sole jonu I3 Jon trojchlorkowy powstaje tylko w roztworze stezonym

C]i(aq) +ClL — C137(aq)

Grupa 18. Helowce
Gazy szlachetne, czyli helowce, wystepuja w niewielkich ilosciach w powietrzu

atmosferycznym, z ktérego Sir William Ramsay jako pierwszy wyodrebnit Ne, Ar, Kr i Xe.
W. F. Hillebrand wydzielit gazowy hel z mineratow uranowych, a Ramsey wykazal, ze gaz
ten ma identyczne widmo jak pierwiastek wykryty w widmie stonecznym przez Sir J.
Normana Lockyera i Sir E. Franklanda w 1868 r. Hel jest zawarty w mineratach
promieniotworczych, a takze niekiedy w gazie ziemnym. Stanowi produkt rozpadu izotopow
uranu i toru emitujacych czastki o. Czastki te sa jadrami helu, ktore przylaczaja elektrony
otaczajacych pierwiastkow; jezeli skata jest dostatecznie nieprzepuszczalna, hel zostaje w niej
uwigziony. Gaz radon, ktorego wszystkie izotopy sa promieniotworcze wystepuje w
szeregach promieniotworczych uranowym i torowym. Ne, Ar, Kr i Xe otrzymuje si¢ przez
frakcjonowang destylacje cieklego powietrza. Gazy te uwazano dawniej za catkowicie bierne
chemicznie. Stanowig one klucz do problemu warto$ciowosci, interpretacji uktadu
okresowego i koncepcji zamknigtej konfiguracji powtok elektronowych. Chociaz wiemy
obecnie, ze niektore helowce moga tworzy¢ zwiazki, stanowiag one nadal punkt odniesienia,
gdy rozwaza si¢ problemy wartosciowosci. Hel stosuje si¢ gtownie jako ciecz w technice
niskich temperatur. Argon moze by¢ uzywany do wytwarzania atmosfery obojetnej w
aparaturze laboratoryjnej, technice spawalniczej i zarowkach elektrycznych. Neon stosuje si¢

w rurach wytadowczych emitujgcych charakterystyczne czerwone §wiatto.

Chemia ksenonu

Badajac bardzo reaktywny gaz PtFg, N. Bartlett stwierdzil, Zze reagujac z tlenem
tworzy on krystaliczng substancje, [0, ][PtFs ]. Doszedt do wniosku, Zze poniewaz entalpie
jonizacji Xe i O, s3 niemal identyczne mozna oczekiwaé, ze miedzy Xe a PtCls zajdzie
reakcja analogiczna. Istotnie, w 1962 r. doniést o otrzymaniu pierwszego zwigzku
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zawierajgcego helowiec, czerwonej substancji krystalicznej, ktorej poczatkowo przypisywano
wzor [Xe'][PtFs ]; obecnie wiadomo, ze jest ona bardziej zlozona. Dzi§ znamy wiele
zwigzkow ksenonu z fluorem i tlenem; znany jest jeden zwigzek zawierajacy wigzanie Xe—N,
lecz zwiazki zawierajace wigzania ksenonu z innymi pierwiastkami sa bardzo nietrwatle.
Istnieja nieliczne zwiazki kryptonu, natomiast badanie prawdopodobnie liczniejszych
zwigzkoéw radonu jest niemozliwe ze wzgledu na nietrwato$¢ izotopéw. Ksenon reaguje
bezposrednio tylko z fluorem, lecz z fluorko6w mozna otrzymac zwiazki tlenowe.

Fluorki — termodynamika reakcji pokazuje, ze istniejg trzy fluorki ksenonu XeF,,
XeF,4 1 XeFq. Poniewaz stany rownowagi ustalajg si¢ szybko dopiero powyzej temp. 250°C,
synteza dowolnego fluorku musi zosta¢ przeprowadzona powyzej tej temperatury. Wszystkie
fluorki sa substancjami lotnymi, ktére latwo sublimuja w temp. 25°C. Mozna je
przechowywa¢ w niklowych naczyniach, lecz XeFs i XeFs ulegaja wyjatkowo tatwo
hydrolizie. Fluorki ksenonu reaguja z kwasami Lewisa tworzac addukty. XeFs moze dziata¢
jak kwas Lewisa w stosunku do F 1 moze zosta¢ przeksztalcony w hepta— lub
oktafluorokseniany, zgodnie z reakcjami

XeFs + RbF — RbXeF;

2RbXeF; — XeF¢ + Rb,XeFg

Zwiazki z tlenem — Trojtlenek ksenonu powstaje w wyniku hydrolizy XeF4 i XeFs.
XeO; wystepuje jako biata, rozptywajaca si¢ w powietrzu, niebezpiecznie wybuchowa
substancja. W roztworze zasadowym powstaje jon ksenianowy(VI), HXeO4, ktory
dysproporcjonuje tworzac jon ksenianiowy(VIII)

HXeO; +20H —XeOg' + Xe + 0, + H,0

Jony ksenianiowe(VIII) sg zotte 1 stanowig szybko dziatajgce utleniacze.
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Wybrane zwiqzki ksenonu

Stopien Zwiazek | Postaé Temp. struktura
utlenienia topn. [°C]
+2 XeF, bezbarwne | 129 liniowa hydrolizuje do Xe + O;;
krysztaty dobrze rozpuszczalny w
HF
+4 XeF, bezbarwne | 117 kwadratowa | trwaty
krysztaty
+6 XeFg bezbarwne | 49,6 trwaty
krysztaty
Cs,XeFs | zolty antypryzmat | trwaty do 400°C
kwadratowy
XeOF,; | bezbarwna | —46 piramida trwaty
ciecz trygonalna
XeO,F, | bezbarwne | 31 o§ F-F trwaty
krysztaty prostopadia
do trojkata
X602
XeO; bezbarwne piramidalna | wybuchowy rozktad,
krysztaty higroskopijny; trwaty w
roztworze
+8 XeOy bezbarwny | —35,9 tetraedryczna | wybuchowy rozktad
gaz
XeO¢" | bezbarwne oktaedryczna | aniony: HXeOg ~;
sole HzXeO627; H;XeOg
Pierwiastki bloku d

Jako pierwsze zostala przedstawiona chemia cynkowcow jako pierwiastkow
posiadajacych w petni zapelniong podpowloke (n-1)d. Wprowadzenie do chemii
koordynacyjnej oraz chemi¢ karbonylkowych i kompleksow z ligandami m-akceptorowymi

omowiono po cynkowcach.

Cynkowce (n-1)d'°ns2
Pierwiastki grupy cynku sa stosunkowo mato rozpowszechnione w przyrodzie (ok.10°

skorupy ziemskiej w przypadku Zn i Cd), byly jednak znane od dawna, mozna je bowiem
fatwo otrzymac z rud. Cynk wystepuje gtownie w postaci blendy cynkowej, czyli sfalerytu,
(ZnFe)S, towarzyszacej zwykle galenie, PbS; mineraly kadmu sg rzadkie, ze wzgledu jednak
na podobienstwo do cynku kadm wystepuje, w wyniku podstawienia izomorficznego, w
niemal wszystkich rudach cynku. Proces otrzymywania cynku obejmuje flotacje i prazenie;
Zn i Cd otrzymuje si¢ jednoczesnie przez redukcje weglem powstajacych w wyniku prazenia
tlenkow. Kadm jest zawsze produktem ubocznym, ktory oddziela si¢ zwykle od cynku przez
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destylacje lub wytracenie z roztwordow siarczanow(VI) pytem cynkowym. Jedyna wazng ruda
rteci jest cynober, HgS; w wyniku jego prazenia powstaje tlenek, ktory rozklada si¢ w temp.
ok. 500°C, wydzielajac pary rteci. Cynk i kadm sg biatymi metalami o szybko matowiejace;j
powierzchni. Ich struktury odbiegaja nieco od idealnego ulozenia heksagonalnego. Rtg¢ jest w
temperaturze pokojowej 1$nigca, srebrzysta ciecza. Wszystkie cynkowce, a zwtaszcza rteé, sa
bardzo lotne jak na metale cigzkie. W temperaturze 20°C rt¢¢ wykazuje znaczng pr¢znosé
pary, tworzac par¢ o czasteczkach jednoatomowych. Jest nieznacznie rozpuszczalna w
cieczach polarnych i niepolarnych, w temp. 25°C nasycony roztwér wodny zawiera 6:10™° g
Hg/g H,O. Ze wzgledu na znaczng lotno$¢ i toksyczno$¢ rteci nalezy ja zawsze
przechowywa¢ w zamknietych pojemnikach, a prace z nig wykonywaé w dobrze
przewietrzanych pomieszczeniach. Niezwykle niebezpieczna jest obecnos¢ rteci w biosferze,
istnieja bowiem bakterie przeksztalcajace ja w wybitnie toksyczny jon CH3Hg'. Rteé tatwo
ulatnia si¢ z wodnych roztworéow soli rteciowych, w wyniku redukcji przez slady substancji
redukujacych i dysproporcjonowaniu Hg,™".

Cynk i kadm sg bardzo elektrododatnie i reagujg tatwo z kwasami nieutleniajacymi,
uwalniajac H, i tworzac jony dwudodatnie; Hg nie reaguje z kwasami nieutleniajagcymi. Cynk
rozpuszcza si¢ takze w mocnych zasadach ze wzgledu na zdolno$¢ tworzenia jondéw
cynkanowych, ktorym przypisuje sie zwykle wzor ZnO,>

Zn+OH — ZnO,” + H,

Kadm nie rozpuszcza si¢ w zasadach.

W wyniku ogrzewania w O, cynk i kadm tworza tatwo tlenki. Rte¢ reaguje z
dostateczng szybko$cig dopiero w temperaturze 300-350°C. Wszystkie trzy pierwiastki
reagujg z fluorowcami i niemetalami, np. S, Se, P itp. Cynk i kadm tworza wiele stopow, np.
mosigdz bedacy stopem miedzi z cynkiem. Rte¢ tgczy sie¢ z wieloma innymi metalami,
niekiedy z trudnos$cia, niekiedy jednak, jak w przypadku Na lub K, bardzo energicznie,
tworzac amalgamaty. Sktad niektorych amalgamatéw moze zmienia¢ si¢ w sposob ciggly,
inne sg zwigzkami, np. Hg,Na. Niektore metale przejsciowe nie tworza amalgamatow, a z
zelaza wykonuje si¢ czgsto pojemniki na rte¢. Amalgamaty sodu i cynku sg czgsto stosowane

jako reduktory w roztworach wodnych.

Stopien utlenienia +1
Cynk, kadm i rte¢ tworza jony My>". Jony Zn,”" i Cd,”>" sg nietrwale (zwlaszcza jony

Zn,"") i wystepuja tylko w fazie cieklej lub statej; w wyniku dodania Zn do stopionego ZnCl,

powstaje zolty roztwoér, a po ozigbieniu zolte szklo zawierajace Zn,>". Jon rteci(l), Hg,™,
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powstaje w wyniku redukcji soli rtgci(Il) w roztworze wodnym. W wyniku dodania jonow
OH™ do roztworu Hg,”" wytraca si¢ ciemny osad zlozony z Hg i HgO. Podobnie, w wyniku
dodania jonéw siarczkowych do roztworu Hg,”" powstaje mieszanina Hg i catkowicie
nierozpuszczalnego HgS. Cyjanek rteci(I) nie istnieje, gdyz Hg(CN),, chociaz rozpuszczalny,
jest bardzo stabo zdysocjowany. Do najlepiej znanych zwiazkow rteci(I) naleza halogenki.
Fluorek jest niecodporny na dziatanie wody, pod wplywem ktorej ulega hydrolizie do kwasu
fluorowodorowego 1 nie dajgcego si¢ wyodrebni¢ wodorotlenku. Inne halogenki sg
nierozpuszczalne, co wyklucza hydrolize i1 dysproporcjonowanie 2z utworzeniem
halogenkowych kompleksow Hg". Azotan(V) i chloran(VII) rteci(I) sa rozpuszczalne w

wodzie, natomiast Hg,SO4 jest trudno rozpuszczalny.

ZwiazKi na +2 stopniu utlenienia

Tlenki

Tlenki ZnO i CdO powstaja w wyniku spalania metali w powietrzu albo pirolizy
weglanow lub azotanow(V); dymy tlenkow mozna otrzymaé przez spalanie pochodnych
alkilowych, przy czym dymy tlenku kadmu sg bardzo toksyczne. Tlenek cynku jest normalnie
bialy, w wyniku ogrzewania jednak zotknie. Barwa CdO zmienia si¢ od zielonozottej, poprzez
brunatng, do prawie czarnej, zaleznie od termicznych warunkéw otrzymywania tego tlenku.
Przyczyna roznych barw sa rézne rodzaje defektow sieciowych. W bardzo wysokich
temperaturach obydwa tlenki sublimuja. Wodorotlenki wytraca si¢ z roztwordéw soli przez
dodanie zasad. Zn(OH), rozpuszcza si¢ tatwo w nadmiarze roztworéw wodorotlenkow
litowcow, tworzac jony cynkanowe; z roztwordw stezonych mozna wykrystalizowaé state
cynkany, np. NaZn(OH); i Nay[Zn(OH)4]. Cd(OH), jest nierozpuszczalny w zasadach.
Wodorotlenki cynku i kadmu tatwo rozpuszczaja si¢ w nadmiarze stezonego roztworu

amoniaku, tworzagc aminakompleksy, np. [Zn(NH3)4]2+.

Siarczki

Siarczki otrzymuje si¢ w wyniku bezposredniej reakcji pierwiastkow lub wytracenia
przez H,S z roztworéw wodnych, kwasnych w przypadku CdS, obojetnych lub zasadowych w
przypadku ZnS. Wszystkie siarczki, a takze selenki i tellurki, maja struktury wurcytu lub
blendy cynkowe;j.

215



Halogenki

Fluorki s3 gléwnie jonowymi, trudnotopliwymi substancjami, natomiast inne
halogenki majg charakter bardziej kowalencyjny. Fluorki sa trudno rozpuszczalne w wodzie,
co wiaze si¢ z duzg energig sieciowg struktur ZnF, (sie¢ rutylu) i CdF; (sie¢ fluorytu). Inne
halogenki sg znacznie lepiej rozpuszczalne, nie tylko w wodzie, lecz rowniez w alkoholach,
ketonach i podobnych rozpuszczalnikach donorowych. Wodne roztwory halogenkéw kadmu

zawierajg czastki: Cd2+, CdX", CdX, i CdX; w stanie rownowagi.

Akwajony i sole kwaséw tlenowych, kompleksy

Sole kwasow tlenowych, np. azotany(V), siarczany(VI), siarczany(IV), chlorany(VII) i
octany, sa rozpuszczalne w wodzie. Jony Zn*" i Cd*" sa doé¢ podobne do Mg®" i liczne ich
sole sg izomorficzne z solami magnezu, np. Zn(Mg)SO4-7H,0O. Akwajony sa kwasowe, a
wodne roztwory soli ulegaja hydrolizie. W roztworze chloranu(VII) o stezeniu ponizej
0,1mol-dm™ jedynymi czasteczkami w przypadku Zn, Cd (i Hg) sa. jony MOH'. W bardziej
stezonych roztworach kadmu glowna czastka jest Cd,OH>".

Wszystkie jony halogenkowe, z wyjatkiem F~, tworza kompleksowe halogenoaniony,
gdy wystepuja w nadmiarze, dla Zn*" i Cd*" jednak stale tworzenia sa o wicle rzedow
wielkosci mniejsze niz dla Hg*". To samo dotyczy kompleksowych kationow z NHj i
aminami, z ktorych wiele mozna wyodrebni¢ jako krystaliczne sole. Kompleksy cynku maja
znaczenie biologiczne. Zwigzki cynku, zwlaszcza ZnCO; i ZnO, sg stosowane do wyrobu
masci, gdyz cynk ulatwia procesy gojenia. W odroznieniu od ich zwigzki kadmu sg silnie
trujace, co wigze si¢ prawdopodobnie z zastgpowaniem cynku przez kadm w uktadzie
enzymatycznym.

Czerwony HgO powstaje w wyniku tagodnej pirolizy azotanu(V) rteci(I) lub rteci(Il),
bezposredniej reakcji pierwiastkow w temp. 300-350°C, albo, w postaci czerwonych
krysztalow, przez ogrzewanie alkalicznego roztworu K,Hgls. W wyniku dodania jonow OH™
do wodnego roztworu Hg*" powstaje zolty osad HgO; odmiana zolta rozni sie od czerwonej
tylko rozmiarami ziaren. Nie otrzymano wodorotlenku, lecz tlenek rozpuszcza si¢ w wodzie
tworzac roztwor, jak si¢ zwykle przyjmuje, bardzo stabego wodorotlenku, chociaz nie zostato
to udowodnione. Siarczek rteci(Il), HgS, wytraca si¢ z roztworéw wodnych jako czarny,
nierozpuszczalny zwiazek. Iloczyn rozpuszczalnosci wynosi 107, lecz siarczek jest nieco
bardziej rozpuszczalny, niz wynika z tej warto$ci ze wzgledu na hydrolize jonow Hg2+ is™.

Czarny siarczek jest nietrwaly w stosunku do odmiany czerwonej, identycznej z mineralem
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cynobrem, 1 przeksztalca sic¢ w nig w wyniku ogrzewania albo rozpuszczania w
wielosiarczkach litowcow lub chlorku rteci(I). Fluorek rteci(Il) jest zasadniczo jonowy i
krystalizuje w strukturze fluorytu; ulega niemal catkowitemu rozktadowi nawet przez zimna
wode, czego mozna oczekiwaé w przypadku zwigzku jonowego, stanowigcego sol stabego
kwasu i bardzo stabej zasady.

W odréznieniu od fluorku, inne halogenki maja wyrazny charakter kowalencyjny.
Chlorek rteci(I) krystalizuje w sieci czgsteczkowej. W poréwnaniu z jonowym HgF, inne
halogenki majg bardzo niskie temperatury topnienia i wrzenia, np. HgCl, topi si¢ w temp.
280°C. Odznaczajg si¢ rowniez dobrg rozpuszczalnoscia w wielu rozpuszczalnikach
organicznych. W roztworze wodnym wystepuja prawie wylacznie (ok. 99%) jako czasteczki
HgXs,, zachodzi jednak czesciowa hydroliza, przy czym ustala si¢ rtownowaga:

HgCl, + H,0 <> Hg(OH)CI+H +C I
Do soli rteci(Il), zasadniczo jonowych i w zwigzku z tym silnie zdysocjowanych w roztworze
wodnym, naleza: azotan(V), siarczan(VI) i chloran(VII). Ze wzgledu na stabo$¢ wodorotlenku
rteci(Il) wodne roztwory tych soli wykazuja silna tendencj¢ do hydrolizy i muszg by¢
zakwaszone w celu zapewnienia ich trwatosci.

Jon Hg”" tworzy wiele trwatych kompleksow, sa one dwukoordynacyjne (liniowe) i
czterokoordynacyjne (tetraedryczne). Rzadziej wystgpuje koordynacja oktaedryczna; znane sa
réwniez nieliczne kompleksy troj- i pigciokoordynacyjne. Wigzania rte¢—ligand maja znaczny
charakter kowalencyjny, zwlaszcza w zwigzkach dwukoordynacyjnych. Oprocz
kompleksowych jonow halogenkowych i pseudohalogenkowych, takich jak [HgCls]* lub
[Hg(CN)4]27, istniejg czgstki kationowe, np. [Hg(NH3)4]2+ i [Hg(en)3]2+.

Chemia pierwiastkow przejsciowych
Pierwiastki przejsciowe definiuje si¢ czgsto jako pierwiastki o czgSciowo

zapelionych powlokach d lub f Dla celow praktycznych jednak bedziemy uwazaé za
przejsciowe takze te pierwiastki, ktore maja czgSciowo zapetnione podpowloki d lub fw
jakichkolwiek swych zwigzkach. Zaliczymy wigc do wspomnianych pierwiastkow réwniez
miedziowce Cu, Ag i Au. Wszystkie pierwiastki przejsciowe to metale, zwykle twarde i
wytrzymate, dobrze przewodzace ciepto i elektrycznosé. Ze wzgledu na swe czgsciowo

zapelione podpowloki tworza one wiele barwnych i1 paramagnetycznych zwigzkow.
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Karbonylki i inne kompleksy z ligandami n-akceptorowymi
Charakterystyczng cecha atomow metali przejsciowych bloku d jest ich zdolno$¢

tworzenia kompleksow z roéznymi czasteczkami obojetnymi, takimi jak tlenek wegla,
izocyjanki, podstawione fosfiny, arsyny i stybiny, tlenek azotu i rézne czasteczki ze
zdelokalizowanymi orbitalami w, takie jak pirydyna, 2-2'-bipirydyna, 1,10-fenantrolina
(phen). Istnieja bardzo rdéznorodne kompleksy, od dwuskladnikowych zwigzkow
czasteczkowych, takich jak Cr(CO)s lub Ni(PFs)s, do kompleksowych jonow, takich jak
(Fe(CN)sCOJs~, [Mo(CO)sI], [Mn(CNR)6]™ i [V(phen);]". W wielu tych kompleksach atomy
metalu znajdujg si¢ na niskim dodatnim, zerowym, a nawet ujemnym formalnym stopniu
utlenienia. Charakterystyczna dla rozwazanych ligandow jest zdolnos¢ stabilizowania niskich
stopni utlenienia. Jest ona zwigzana z faktem, ze ligandy te zawieraja, oprocz wolnych par
elektronowych, puste orbitale m. Te puste orbitale przyjmuja gestos¢ elektronowa od
zapetionych orbitali metalu, tworzac wigzanie typu m uzupelniajace wigzanie o, powstajace
w wyniku oddania wolnej pary elektronowej. Moze wigc nastapi¢ delokalizacja na ligandy
duzej gestosci elektronowej atomu metalu, znajdujacego si¢ na niskim stopniu utlenienia.
Zdolnos$¢ ligandoéw do przyjmowania gestosci elektronowej na nisko potozone puste orbitale
7 nosi nazwe kwasowosci m. Termin kwasowo$¢ jest tu zgodny z definicjg Lewisa, chociaz
bardziej poprawng nazwa jest m-akceptorowosc¢.

Sktad wickszosci kompleksow z ligandami w-akceptorowymi mozna przewidziec,
opierajac si¢ na modelu gazu szlachetnego. Zgodnie z nim, suma liczby elektronéw
walencyjnych atomu metalu i liczby elektronéw o dostarczonych przez ligandy powinna by¢
réwna liczbie elektronow w atomie gazu szlachetnego potozonego najblizej w uktadzie
okresowym. Prawidlowos¢ ta wynika z tendencji atomu metalu tworzacego wigzania z
ligandami do mozliwie petnego wykorzystania swych orbitali walencyjnych: nd, (n+ 1)s i (n+
l)p. Chociaz reguta ta jest bardzo przydatna, gdy projektuje si¢ synteze nowych kompleksow
metalu i produktéw ich podstawienia, nie jest jednak bynajmniej niezawodna. Zawodzi ona
catkowicie w przypadku ligandéw bipirydynowych i ditiolenowych; wystgpuja takze istotne
wyjatki, nawet dotyczace karbonylkéw, takich jak V(CO)s i [Mo(CO),(diphos),]’, gdzie
diphos = 1,2-bis( difenylofosfina)etan.

Kompleksy z tlenkiem wegla (karbonylki)
Najwazniejszym ligandem m-akceptorowym jest tlenek wegla. Liczne kompleksy

karbonylkowe sa interesujace strukturalnie, majg rowniez znaczenie przemystowe, sa np.
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stosowane jako katalizatory réznych reakcji. Dla wszystkich metali przejsciowych znane sg
karbonylki przynajmniej jednego typu. Pierwsze karbonylki metali, Ni(CO)s; i Fe(CO)s,
zostaty odkryte przez A. Monda w 1890 i 1891 r.; opracowal on przemystowa metode
otrzymywania czystego niklu, polegajaca na syntezie, a nast¢pnie rozkladzie termicznym
lotnego Ni(CO)s.

Najprostsze karbonylki metali sa typu M(CO),. Wszystkie te zwiazki sg hydrofobowe,
lotne i w réznym stopniu rozpuszczalne w rozpuszczalnikach niepolarnych. Przyktady

karbonylkoéw przedstawiono w ponizszej tabeli.

Zwigzek Barwa i postac Struktura
Karbonylki jednordzeniowe
V(CO)¢ czarne krysztaly; rozkl. 70°C; subl. w  oktaedryczna zoltopomaranczowy w roztworze;
prozni paramagnetyczny
Cr(CO)s bezbarwne krysztaty; oktaedryczna trwate w powietrzu; rozktad
Mo(CO)s wszystkie sublimuja 180°C —200°C
W(CO)s W prozni
Fe(CO)s z6tta ciecz; temp. topn. bipiramida pod wptywem nadfioletu
—20°C, temp. wrz. 103°C trygonalna powstaje Fey(CO),
Ru(CO)s bezbarwna ciecz; bipiramida lotny i trudny do otrzymania
temp. topn. —22°C trygonalna
Ni(CO)4 bezbarwna ciecz; temp. topn. —25°C tetraedryczna toksyczny; stechty zapach; palny;
temp. wrz. 43°C fatwy rozktad do metalu
Karbonylki wielordzeniowe
Mn,(CO)y substancja zoétta temp. topn. 151°C wigzanie Mn—Mn jest dhugie (2,9:3
sublimuje 50° C (10 mm Hg) A) i Mn,(CO); jest
reaktywny
Fe,(CO)y kolor ztoty; temp. topn. 100°C z nierozpuszczalny i nielotny
rozktadem
Fe;(CO)y, zielonoczarny; temp. topn. 140- srednio rozpuszczalny
150°C z rozktadem
Rhy(CO)y, ceglastoczerwony, temp. topn. 150°C odczynnik do otrzymywania szeregu
z rozktadem, karbonylowych zwigzkéw rodu
sublimuje 65°C (10> mm Hg)
Hydrydokarbonylki
HMn(CO)s  bezbarwna ciecz, temp. topn. —25°C oktaedryczna trwaly w 25°C, staby kwas
H,Fe(CO), z6tta ciecz, bezbarwny gaz temp. oktaedryczna rozktad —10°C; staby kwas
topn. —70°C
H,Fe;(CO),; ciemnoczerwona ciecz
HCo(CO), z6lta ciecz, bezbarwny gaz, temp. zdeformowana rozktad powyzej temp. topn., mocny
topn. —20°C bipiramida kwas
trygonalna

Sposrod metali bloku d trwate karbonylki jednordzeniowe tworza w zasadzie te, ktore
dzigki przytaczeniu odpowiedniej liczby ligandow karbonylkowych osiagaja liczbe
elektronow najblizszego gazu szlachetnego. Wazny wyjatek stanowi wanad, ktory tworzy
czasteczke V(CO)q. Poniewaz liczba elektronéw argonu wynosi 18, mozna tu méwic takze o
regule 18 elektronow czyli metale tworzg trwale kompleksy w przypadku, gdy uzyskujac

elektrony od ligandow, osiagaja powloke walencyjna zawierajaca 18 elektronéw (elektrony
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walencyjne metal + elektrony dostarczone przez ligandy). Gdy stosuje si¢ te regute, konieczne
jest poprawne okreslenie liczby elektronéw ligandéw. Chociaz istnieja wyjatki to dla
wigkszoséci prostszych metaloorganicznych zwigzkéw metali przejsciowych, a zwlaszcza
jednordzeniowych i dwurdzeniowych karbonylkow metali i ich pochodnych reguta 18

(efektywnej liczby atomowej) elektronow oddaje czesto usthugi.

Zastosowanie reguty 18 elektronéw (ELA)
Trwalymi karbonylkami dwusktadnikowymi sg szesciokarbonylki, M(CO)g, poniewaz

suma elektronow walencyjnych metalu (6 elektronow walencyjnych Cr, Mo lub W) i 12
elektronow ligandow (kazdy z sze$ciu ligandow CO jest donorem dwoch elektronow) jest
rowna 18. Trwate sg takie pochodne karbonylkéw jednordzeniowych, w ktorych jedng lub
wiecej grup CO zastgpiono takg samg liczbg donoréw 2-elektronowych, catkowita liczba
elektronow dostarczonych przez ligandy jest wiec nadal rowna. 12. Jako przyktady mozna
przytoczy¢ reakcje:

V(CO)s + ClI' — V(CO)sCI" +CO

Cr(CO)s + R2S — Cr(CO)sSR, +CO
w ktorych anion chlorkowy i sulfid (tioeter) stanowig donory dwoch elektronéow c. Reakcje
podstawienia  szesciokarbonylkow grupy 6 przebiegaja wedlug mechanizmow
dysocjacyjnych, gdyz utrata ligandu karbonylkowego i utworzenie 16-elektronowego
kompleksu posredniego jest korzystniejsze niz przylaczenie dodatkowego liganda
(mechanizm asocjacyjny).

Fe(CO)s — w tym przypadku najtrwalszy jest pigciokarbonylek. 8 elektronow
walencyjnych metalu i 10 elektronéw dostarczonych przez pie¢ grup CO tworzy trwala
konfiguracj¢ 18-elcktronowa. Wystepuje to takze dla pozostatych pierwiastkoéw grupy,
chociaz Ru i Os wykazuja one tendencje¢ do tworzenia karbonylkéw wielordzeniowych.
Pospolita reakcja pigciokarbonylku zelaza jest zastgpienie ligandu CO przez inny donor 2
elektrondw:

Fe(CO)s + py — Fe(CO)4py + CO
Réwniez reakcje tego typu przebiegaja wedlug mechanizmu dysocjacyjnego,
prawdopodobienstwo oddysocjowania grupy CO i utworzenia 16-elektronowego kompleksu
posredniego jest bowiem wigksze niz prawdopodobienstwo przytaczenia ligandu (mechanizm
asocjacyjny), powodujacego przekroczenie liczby 18 elektronéw. Zgodnie z regulg 18
elektronow utracie 2 elektronéw przez Fe(CO)s

Fe(CO)s + 2Na — Nay[Fe(CO)4] + CO
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powinna towarzyszy¢ utrata jednego liganda CO. W tym przypadku 8 -elektronow
dostarczonych przez 4 ligandy CO, 8 elektronéw atomu Fe i 2 elektrony dwoch atoméw Na
tworzg trwatg konfiguracj¢ 18-elektronowa.

Ni(CO)s — ten zwigzek niklu osigga trwala konfiguracje 18-elektronowa przez

przytaczenie czterech ligandéw CO do 10-elektronowego centrum niklu.

Wielordzeniowe karbonylki metali
W kazdym z jednordzeniowych karbonylkéw metali wymienionych powyzej parzysta

liczba elektronow walencyjnych metalu umozliwiala osiaggnigcie konfiguracji 18—
elektronowej przez skoordynowanie catkowitej liczby ligandow dostarczajacych po 2
elektrony. W przypadkach, gdy metal wnosi do struktury nieparzysta liczbe elektrondw
walencyjnych (Mn, Te, Re, Co, Rh, Ir) lub gdy tworzenie wielordzeniowych karbonylkow
metali jest termodynamicznie korzystne (Fe, Ru, Os), do zrozumienia sposobu osiggni¢cia
konfiguracji 18-elektronowej konieczne jest rozwazenie wigzan metal-metal. Istniejg liczne
karbonylki wielordzeniowe, ktore mogg by¢ homojadrowe, np. Fe;(CO);,, lub heterojadrowe,
np. MnRe(CO)y. Zwigzki te zawieraja nie tylko liniowe grupy M-C-0O, lecz rowniez

wigzania M-M i1 mostkowe grupy karbonylowe. Typy grup mostkowych przedstawiono na

rysunku.
]
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Wzgledne trwatosci tych struktur zalezg od rozmiaréw atomow metalu. Im wigksze sg
te atomy tym silniejsza jest tendencja do tworzenia struktury nie mostkowej. W dowolne;j
grupie ukladu okresowego wzgledna trwatos¢ struktur nie mostkowych wzrasta w kierunku
od gory ku dotowi grupy. Na przyktad Fe;(CO),, zawiera dwie mostkowe grupy CO,
natomiast Ruz(CO);, 1 Os3(CO)i, nie zawierajg takiej grupy. Pewna prawidlowos¢ wystepuje

réwniez w okresach uktadu. Na przyklad duze atomy Mn tworzg tylko nie mostkowa
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czasteczke (OC)sMn-Mn(CO)s, natomiast dwurdzeniowy karbonylek kobaltu, Co,(CO)s,
stanowi rOwnowagowa mieszaning struktur mostkowej i nie mostkowe;j.

Stosujac regule 18—eclektronow do dwurdzeniowych karbonylkéw metali nalezy
wyznacza¢ liczby elektronow w wigzaniach metal-metal zgodnie z zasadami:

1. Elektrony w wigzaniach metal-metal powinny by¢ réwno podzielone migdzy dwa
metale.

2. Przyjmuje si¢, ze koncowe grupy CO dostarczaja po 2 elektrony; podwojnie
mostkowe grupy CO dostarczajg kazdemu atomowi metalu po 1 elektronie.

3. Gdy wystepuja dwa izomery w zwigzku z tautomerig koncowych i mostkowych
grup CO, catkowita liczba elektronow walencyjnych powinna w obu przypadkach wynosi¢
18, liczba ta nie zalezy bowiem od tautomerii.

Przyktady okreslania liczby elektronow dla roznych metali:

Mny(CO),o
Mn 7 elektronéw walencyjnych
Koncowe grupy CO 2 - 5= 10 elektronow
Wigzanie Mn—Mn 1 elektron
Ogotem 18 elektronow
Fey(CO),
Fe 8 elektronéw walencyjnych
Koncowe grupy CO 2-3= 6 eclektronow
Mostkowe grupy CO 1-3=3elektrony
Wigzanie Fe-Fe 1 elektron
Ogotem 18 elektronow
Co0,(CO)g izomer bez mostkow
Co 9 elektron6w walencyjnych
Koncowe grupy CO 2-4= 8 elektronow
Wiazanie Co—Co 1 elektron
Ogodtem 18 elektronow
C0,(CO)g, izomer mostkowy
Co 9 elektronéw walencyjnych
Koncowe grupy CO 2-3= 6 elektronow
Mostkowe grupy CO 1-2= 2 elektrony
Wigzanie Co—Co 1 elektron
Ogodtem 18 elektronow

Dla uktadow klasterowych zawierajacych trzy lub wigcej atoméw metalu rozwazymy dwa

bardzo proste przypadki:
Ru3(CO)1»
Ru 8 elektronéw walencyjnych
Koncowe grupy CO 2-4= §elektronéw
Dwa wigzania Ru—Ru 2-1= 2 elektron
Ogotem 18 elektronow
Iry(CO)1,
Ir 9 elektronow walencyjnych
Koncowe grupy CO 2-3= 6 eclektronow
Trzy wigzania Ir-Ir 1-3= 3 elektron
Ogotem 18 elektronow
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Nie zawsze réwnie proste jest liczenie elektronow, chociazby ze wzgledu na trudno$¢
z ustaleniem stopnia utlenienia atomu centralnego. Dotyczy to zwlaszcza zwigzkow
metaloorganicznych, w ktorych ligandy organiczne, jak i halogenowe, moga by¢ traktowane

jako aniony lub rodniki.

PPh; 2PPh, 4e  2PPh, 4e
Cl; I:{u=C7112 2€i; 2¢e  2CI 4e
PPh; :CH, 2¢  CHF  4e
Ru’ 8 RuY _4e
16e 16e

Chociaz wiele metali reaguje w stanie silnie rozdrobnionym z CO, normalnie
otrzymuje si¢ w taki sposob tylko Ni(CO)s i Fe(CO)s. Rozdrobniony nikiel reaguje w
temperaturze pokojowej; reakcja z zelazem przebiega z zadowalajaca szybkoscia w
podwyzszonej temperaturze i pod wysokim ci$nieniem. Ogolnie karbonylki powstaja w
wyniku redukcji zwigzkéw metali w obecnosci CO, zwykle konieczne sg wysokie cisnienia
CO (200-300 atm.). W niektorych przypadkach sam CO jest reduktorem, np.

Re;07 + 17CO — Rey(CO)yg + 7CO,
zwykle jednak potrzebny jest dodatkowy reduktor; typowe stosowane reduktory to H,, metale,
np. Na, Al, Mg, Cu, lub takie zwiazki jak trialkiloglin. Mechanizmy reakcji sa niejasne, w
przypadku jednak uzycia Na, Mg lub Al nastepuje prawdopodobnie redukcja do metalu. Gdy
zastosuje si¢ reduktory metaloorganiczne moga jako produkty posrednie powstawac nietrwate

pochodne organiczne metali przejsciowych.

Wiazanie w liniowych karbonylkach M-CO
Fakt, ze trudno topliwe metale, o duzym cieple atomizacji (ok. 400 kJ-mol™) i takie

obojetne czasteczki jak CO mogg taczy¢ si¢ tworzac trwale zwiazki czgsteczkowe jest dosc
zaskakujacy, zwlaszcza gdy czgsteczki CO zachowuja swa indywidualno$¢é. Zasadowos¢
Lewisa CO jest tak mata, ze mozna ja poming¢. W celu wyjasnienia powstawania
karbonylkow nalezy przyja¢, ze wigzanie M—CO ma charakter wigzania wielokrotnego.
Mozna takie wigzanie traktowa¢ jako hybryde rezonansowa:

"M-C'=0: & M=C=0

Jednak S$cisty opis wigzania jest mozliwy jedynie na gruncie teorii orbitali

czasteczkowych.
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Utworzenie wiagzania metal — tlenek wegla w karbonylku metalu jest procesem, w
ktérym przeniesienie gestosci elektronowej ze strony metalu do CO jest skorelowane z
odwrotnym przekazaniem gestosci elektronowej przy tworzeniu wigzania ¢. Wtasnosci o-
donorowe grupy karbonylowej sg wzmacniane przez kwasowos¢ CO wynikajagca z wlasno$ci
orbitali 17" Takie podejécie do tworzenia wigzania metal-CO wyjasnia dlaczego karbonylki
sg tworzone przez jony centralne na niskich stopniach utlenienia. Gdy metal nie posiada
elektronow, ktore mogg podlegac przeniesieniu na akceptorowe orbitale tlenku wegla, nie jest

mozliwe utworzenie wigzania 7, a tym samym synergia z wigzaniem .
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W oktaedrycznych karbonylkach orbitale dy, i dy, atomu centralnego moga
oddziatywa¢ z wigzacym i antywigzacym orbitalem « tlenku wegla (1712 ©); odpowiednio
1 n*x z dyy oraz m, 1 TE*Z z dy, Porownanie sity oddziatywania d—n oraz d— n powinno
umozliwi¢ okreslenie czy ligand karbonylowy w danym zwigzku koordynacyjnym zachowuje
si¢ jako m-donor czy m-akceptor. Nie jest to takie proste gdy wzajemne oddzialywania metal-
CO sa synergiczne i calkowita sita wigzania jest zwigzana jednocze$nie z obnizeniem energii
orbitali 1 zwigkszeniem réznicy energetycznej pomigdzy poziomem Wwigzacym a

antywigzacym.

Reakcje karbonylk6w metali
Najwazniejsze ogolne reakcje karbonylkow polegaja na zastapieniu grup CO przez

ligandy, np. PX3, PR3, P(OR);, SR, NR3, OR,, MC itp., albo nienasycone czasteczki
organiczne, np. C¢Hg lub cykloheptatrien. Wazna jest rowniez reakcja z zasadami (OH™, H,
NH;"), prowadzaca do powstania jonéow karbonylkowych. Reakcje podstawienia moga by¢
zwigzane z aktywacja cieplng lub fotochemiczng. W niektorych przypadkach mozliwa jest
tylko reakcja fotochemiczna. Ogolnie proces fotochemiczny polega na wyrugowaniu grupy
CO po absorpcji fotonu; z kolei nastepuje wejscie podstawnika do sfery koordynacyjne;.
Stosujac fotochemiczng aktywacje reakcji unika si¢ powstawania produktow dwu- i
trojpodstawionych. Przyktady reakcji jakim ulegaja karbonylki Zelaza i molibdenu zostaly

przedstawione na ponizszym schemacie.
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Aniony karbonylkowe i hydrydokarbonylki

Aniony karbonylkowe i hydrydokarbonylki mozna otrzymac¢ w rézny sposob. Anion
hydrydokarbonylkowy, [HFe(CO)4], powstaje w wyniku dziatania na Fe(CO)s wodnym
roztworem wodorotlenku, zgodnie z reakcja:

Fe(CO)s + 3NaOHq) — Na[HFe(CO)4](aq) + NazCO3(aq) + H,O
lub w wyniku protonowania anionu [Fe(CO)4)*

[Fe(CO)]* +H' — [HFe(CO)]
Aniony karbonylkowe mozna otrzymac¢ przez redukcje sodem, np. w wyniku reakcji

Cr(CO)g + 2Na — Nap[Cr(CO)s] +CO

Sktad prostszych jonow karbonylkowych jest zgodny z regulag 18 elektronow.
Wigkszo$¢ z tych aniondw ulega tatwo utlenieniu przez tlen atmosferyczny. Odpowiednie

sole litowcow sa rozpuszczalne w wodzie, z ktorej mozna je wytracic¢ przez dziatanie duzych
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kationow, np. [PhsAs]". W obecnoséci wody i innych stabych kwaséw wiele karbonylkowych
aniondéw ulega protonowaniu tworzac wodorki. Obojetne hydrydokarbonylki sg nieznacznie
rozpuszczalne w wodzie, w ktorej zachowuja si¢ jak kwasy i dysocjuja, tworzac aniony

karbonylkowe, jak w reakcjach:

HMn(CO)s — H" + [Mn(CO)s] pK =ok. 7
H,Fe(CO)y — H' + [HFe(CO)4] ™ pK;=ok. 4
HCo(CO)s — H" +[Co(CO)4] mocny kwas

W  porownaniu z  obojetnymi  hydrydokarbonylkami, w  anionach
hydrydokarbonylkowych, takich jak [HM(CO)s], gdzie M = Cr lub W, i [HFe(CO)4] ~, atomy
wodoru maja znacznie silniejszy charakter wodorkowy. Aniony te nie sg wigc donorami
protonow, lecz moga by¢ donorami jonéw wodorkowych (H7). W obecnosci mocnych
kwasow, a czasem takze w obecnosci kwasdéw slabych, wigkszos¢ anionowych

hydrydokarbonylkow rozktada si¢ uwalniajac H.

Halogenokarbonylki
Halogenokarbonylki, M(CO),X,, sa znane dla wigkszo$ci pierwiastkow tworzacych

karbonylki dwusktadnikowe, a takze dla Pd, Pt, Au, Cu' i Ag'. Otrzymuje si¢ je w wyniku
bezposredniej reakcji halogenkow metali i tlenku wegla, zwykle pod wysokim cisnieniem, a
takze przez rozktad karbonylkow wielordzeniowych pod dziataniem fluorowcow.

Przyktadowe halogenokarbonylki

Zwiazek Posta¢ Temp. topn. [°C]
Mn(CO);Cl jasnozotte sublimuje traci CO w 120°C w rozpuszczalnikach
krysztaty organicznych; moze by¢ podstawiony przez
pirydyne itp.

[Re(CO),Cl], biate krysztaty rozktad > 250 mostki halogenkowe rozszczepiane przez
ligandy donorowe lub przez CO (pod
ci$nieniem)

[Ru(CO), L], pomaranczowy trwaty do 200 mostki halogenowe pegkaja pod wplywem
innych ligandow

[Pt(CO)Cl,], z6tte krysztaly 195; sublimuje hydrolizuje pod wptywem H,O

Dimeryczne lub polimeryczne halogenokarbonylki sg zawsze powigzane mostkami

halogenkowymi.

cl cl co . . .

N LKA

P{ Pt L™ [ ™ N

A A | co
OoC Cl Cl cO cO
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Mostki halogenkowe moga ulec rozerwaniu pod dziataniem réznych ligandéw donorowych,
takich jak pirydyna, podstawione fosfiny, izocyjanki itp.

Analogiem karbonylkéw sa kompleksy z ligandem izocyjankowym. Izocyjanki, R—C—
N, bardzo przypominajag :O=C: strukturg elektronows; istnicje wiele kompleksow
izocyjankowych, stanowigcych stechiometryczne analogi karbonylkéw metali. Grupy
izocyjankowe mogg zajmowac potozenie zarowno mostkowe, jak i koncowe. Jako przyktady
mozna tu wymieni¢ takie krystaliczne, odporne na dziatanie powietrza zwigzki, jak czerwony
Cr(NCPh)g, biaty [Mn(NCCH3)s]I i pomaranczowy [Co(CO)(NO)(NCC;Hy7),]; wszystkie one
sg rozpuszczalne w benzenie. [zocyjanki sg ogolnie silniejszymi donorami 6 niz CO. Znane sg
rézne kompleksy, np. [Ag(NCR)4]", [Fe(NCR)é]2+ i [Mn(NCR)6]2+, w przypadku ktorych
wigzanie m ma stosunkowo male znaczenie; pochodne tego typu nie sa znane dla CO.
Izocyjanki wykazuja jednak silng tendencje do przyjmowania elektrondéw m od atoméw
metalu na niskich stopniach utlenienia. Jako$ciowym potwierdzeniem tego jest zdolnosc
izocyjankow do tworzenia takich zwiazkow, jak Cr(NCR)e i Ni(NCR)4, analogicznych do
karbonylkow.

Kompleksy diazotowe
Azot czasteczkowy, co wynika z jego budowy elektronowej, jest bierny chemicznie.

jedynym metalem reagujacym z azotem jest lit, ale w wyniku reakcji tworza si¢ azotki, w
ktorych wigzanie w czasteczce N, ulega zerwaniu. Czasteczka dizotu jest izoelektronowa z
czasteczky tlenku wegla, ale nie tworzy analogow heksakarbonylkéw. Natomiast znane sa
zwigzki niektorych metali przejsciowych zawierajace w sferze koordynacyjnej czasteczki No.
Co odroznia je od karbonylkéw to fakt, ze w sferze koordynacyjnej metalu poza ligandem
diazotowym wystepuja ligandy fosfinowe. Posrod mozliwych typow

koordynacji N, eksperymentalnie potwierdzono cztery rodzaje:

N N
M—N=N M— || M—N=N—M I
N M7 N M

| II II IV

Wigkszos¢ zwigzkéw koordynacyjnych ligandem diazotowym ma budowg liniowa I i

III, z katami wigzah M-N=N bliskimi 180°. Wigzania pomi¢dzy czasteczka N, a atomem

metalu odbywa si¢ z udzialem donorowych elektronow diazotu i akceptorowych orbitali
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atomu centralnego (d.’, dxz—yz). Oczywiscie ma tutaj tez miejsce oddziatywanie zwrotne
pomigdzy donorowymi orbitalami dr metalu i jednym =z akceptorowych orbitali
antywiazacych © N,. Rzad wigzania M—Nj jest, w wickszosci tego typu zwiazkow, wickszy
od jednosci. W wyniku przeniesienia gestosci elektronowej od metalu do czasteczki diazotu
rzad wigzania, a tym samym i odleglto$¢ pomigdzy atomami azotu ulega zwigkszeniu w
porownaniu do swobodnej czasteczki N,, chociaz zmiany dlugosci wigzania N—N nie sg duze.
Ostabienie sity wigzania w skoordynowanej czasteczce diazotu przejawia si¢ przesunigciem
czestosei drgan walencyjnych vy z 2331 cm™ dla diazotu do wartoséci od 1800 do 2100 cm™.
Mozna oczekiwaé, ze w przypadku dwurdzeniowych zwigzkow koordynacyjnych, w ktorych
czasteczka diazotu jest koordynowana do dwoch atoméw centralnych, wydtuzenie wigzania
N-N bedzie wigksze niz w przypadku jednordzeniowych zwiazkow. Jednak dtugos¢ wigzania
azot — azot w skoordynowanej terminalnie czasteczce diazotu jest tylko nieznacznie krotsze
od wartoSci jakie wystepuja w przypadku koordynacji mostkowej. Z drugiej strony
wydluzenie wigzania jest uzaleznione od rodzaju ligandow wystepujacych w sferze

koordynacyjnej i od metalu centralnego, do ktérego koordynowany jest diazot.

M 6— M 3e
dxy M,
dxy M,
M N—
4 2e

Wigzanie metal—diazot w dwurdzeniowych zwigzkach koordynacyjnych
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Wigzanie i metal-diazot w przypadku koordynacji liniowej i bocznej czqsteczki diazotu.

Utworzenie wigzan t pomiedzy metalem i skoordynowang czasteczka diazotu
powoduje przeniesienie gestosci elektronowej na N, a tym samym wytworzenie efektywnego,
ujemnego, tadunku na tym ligandzie. Z tego powodu diazotowe zwigzki koordynacyjne
zachowujg si¢ jak zasady Lewisa. Ligand diazotowy w takich zwigzkach moze ulegac
protonowaniu, co czgsto prowadzi do eliminacji liganda diazotowego. Fosfinowe zwigzki
koordynacyjne wolframu(0) zawierajace w sferze koordynacyjnej dwie czasteczki diazotu
reaguja z roztworem kwasu siarkowego(VI) w roztworze metanolowym, w temperaturze
pokojowej, z wydzieleniem amoniaku. Czynnikiem redukujacym w takim ukladzie jest atom

wolframu, ktory utlenia si¢ do +6 stopnia.

Kompleksy nitrozylowe
Zwiagzki nitrozylowe zawieraja w sferze koordynacyjnej ligand NO. Jezeli

przyjmiemy, ze ligand nitrozylowy wystepuje w tego typu zwigzkach w postaci kationu NO",
to biorac pod uwage izoelektronowo$¢ NO' i tlenku wegla mozemy rozpatrywaé wigzania w

czasteczkach zwigzkow nitrozylowych w analogiczny sposob jak w karbonylkach.
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Ligand nitrozylowy jest donorem  dwoch — elektronéw, a  poprzez
oddziatywanie synergiczne akceptuje elektrony od metalu. Skoordynowany ligand NO moze

przybiera¢ dwie formy, liniowg 1 zgicta.

O
I
|

M M

W formie liniowej jest on opisywany jako anion NO™. Geometria liganda

40

nitrozylowego jest uzalezniona od sity oddziatywania zwrotnego w zwigzku koordynacyjnym.
Jezeli atom centralny zawiera wickszg od 6 liczbe elektronow =, ligand NO przyjmuje w
zwigzkach o oktaedrycznej geometrii wielo§cianu koordynacyjnego forme zgietg. Geometrie
liganda nitrozylowego mozna okresli¢ na podstawie potozenia pasm w zakresie podczerwieni.
Liniowa geometria uktadu M—NO absorbuje w zakresie 1525-1690 cm ', podczas gdy zgicta
forma grupy nitrozylowej charakteryzuje si¢ pasmami absorpcyjnymi w zakresie 1650—

1900 cm ™', co ma zwiazek z krotno$cia wigzan w ligandzie nitrozylowym.

Etylenowe zwigzki koordynacyjne
Zblizony model tworzenia wigzan wystepuje w przypadku zwiazkoéw

koordynacyjnych z ligandem etylenowym, na przykiad soli Zeisa K[PtCl3(C,Hy)]. Tutaj tez
nastepuje oddzialywanie pomiedzy zajetymi orbitalami typu m czasteczki etylenu i
akceptorowymi orbitalami d metalu potaczone z przesunigciem gestosci elektronowej od

metalu na antywiazace, akceptorowe orbitale 1~ C,Hs.

Q HO@ : @
AN
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W przypadku zwiazkéw koordynacyjnych z ligandem etylenowym wystgpuje pewna
nieokre$lono$¢ charakteru zwigzku. Otoz, przesunigcie tadunku orbitalu © uktadu C=C na
akceptorowy orbital d,” metalu powoduje obnizenie gestosci elektronowej wiazania wegiel-
wegiel, ostabienie wigzania i konsekwentnie wzrost jego dtugosci. Ponadto oddziatywanie
zwrotne dy, — n zwigksza gesto$é elektronowa na antywigzacym orbitalun alkenu co
rowniez ostabia wigzanie C=C. Dodatkowo obydwa te oddzialywania majg charakter
wiazacy. Pojawia si¢ w zwiagzku z tym dylemat czy alken wystepuje tutaj jako czgsteczkowy
etylen, czy tez nalezy ten uktad rozpatrywac jako cyklometaloetan z wigzaniem pojedynczym
wegiel-wegiel 1 podwdjnym wigzaniem metal-wegiel. Nalezy zatem rozwazy¢ formy

mezomeryczne ukladu. Omawiany proces mozemy przedstawi¢ nastepujacym schematem:

Opis stopnia utlenienia jonu centralnego w ukladzie metal-etylen jest tez
niejednoznaczny, gdyz w przypadku formy cyklicznej stopnien utlenienia metalu jest wyzszy
od 2. Badania strukturalne zwigzkéw koordynacyjnych z ligandem etylenowym rowniez nie
prowadza do jednoznacznego okres$lenia, ktéora z form mezomerycznych jest dominujaca.
Dhugosci wigzan C-C w tych zwigzkach wynosza okoto 1,43 A i maja posrednig warto$¢
pomiedzy dlugoécig wigzania pojedynczego (1,54 A) a podwdjnego (1,32 A). Roéwniez
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geometria uktadu M—CH; nie jest plaska, lecz piramidalna. Dodatkowym czynnikiem, ktory
ma wplyw na geometri¢ uktadu sg inne ligandy wystepujace w czgsteczce zwigzku. Im
silniejsze jest oddzialywanie pomiedzy jonem centralnym a uktadem etylenowym tym
struktura zwigzku bardziej zbliza si¢ do metalocyklopropanu, i jednoczesnie im stabsze
oddziatywanie metal-etylen tym bardziej uktad przypomina form¢ mezomeryczna, w ktorej
ligand etylenowy wystepuje jako czasteczkowy C,H4. Innymi stowy uktad metal-etylen moga

opisywac obydwie przedstawione powyzej formy.

Kompleksy ligandéw grupy 151 16
Zwiazki trojwarto$ciowego fosforu, arsenu, antymonu i bizmutu, a takze dwutlenek

siarki i zwiazki selenu mogg tworzy¢ kompleksy z metalami przejsciowymi. Donory te sg
silnymi zasadami Lewisa i tworzg kompleksy z kwasami Lewisa, takimi jak zwigzki BR3, bez
udziatu orbitali d. Atomy donorowe maja jednak takie puste orbitale dn i moga tworzy¢

wigzania zwrotne.

pusty orbital d,;

/ ‘;“J&x X @ ’ uc/

etnion
v:)yrgital d,zy nakladanie

Diagram przedstawiajagcy utworzenie wigzania zwrotnego m przez wypelniony orbital d
metalu 1 pusty orbital 3d fosforu w ligandzie PX3; za 0§ wigzania M—P przyjeto o$ z. Podobne
naktadanie si¢ orbitali wystepuje w plaszczyznie yz z udziatem orbitalu dyz.

Opierajac si¢ na danych dotyczacych widm w podczerwieni dla szeregu ligandow grup
151 16, mozna uszeregowac ligandy donorowe wedtug malejacej sity m-donorowe;j:
CO ~ PF; > PCl; ~ AsCl; ~ SbCl; > PCIy(OR) > PCI,R > PCI(OR), > PCIR; ~ P(OR); > PR;
~ AsRj; ~ SbR3 ~ SR,

Pierwiastki przejSciowe czwartego okresu
Metale przejsciowe czwartego okresu sg twarde, trudno topliwe, elektrododatnie,

dobrze przewodza cieplo i elektrycznos¢. Wyjatek stanowi miedz, metal migkki i ciagliwy,
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do$¢ szlachetny, zajmujacy drugie miejsce (po srebrze) jako przewodnik ciepta i
elektrycznosci. Niektore wlasciwosci tych metali zestawiono w tabeli. Mangan i zelazo sa
atakowane do$¢ tatwo przez tlen z powietrza, lecz inne metale sg na ogol niereaktywne w
temperaturze pokojowej. W wyniku ogrzewania wszystkie reaguja z fluorowcami, siarkg i
innymi niemetalami. Wegliki, azotki i borki sa zwykle zwigzkami niestechiometrycznymi,

miedzywezlowymi, twardymi i trudno topliwymi.

Temp. topn. | Wiasciwosci Gestosc Rozpuszczalnos¢ w kwasach
[°C] [grem”]
Ti 1668 Twardy, odporny na korozj¢ 4,51 Gorgcy HCI, HF
A% 1890 Twardy, odporny na korozj¢ 6,11 HNO;, HF, stez. H,SO,
Cr 1875 Twardy, odporny na korozj¢ 7,19 Rozcienczone HCI, H,SO,
Mn | 1244 Biaty, kruchy, reaktywny 7,18 Rozcienczone HCI, H,SO,
Fe 1537 Z potyskiem reaktywny 7,87 Rozcienczone HCI, H,SO,
Co | 1493 Twardy, niebieskawy 8,90 Powolne rozpuszczalnie w
rozcienczonym HCl
Ni 1453 Bardzo odporny na korozje 8,91 Rozcienczone HCI, H,SO,
Cu | 1083 Miekki, ciagliwy, czerwonawy 8,94 HNO;, goracy stezony H,SO,

Stopnie utlenienia wraz z konfiguracjami elektronéw d

Ti Vv Cr Mn Fe Co Ni Cu
0 d>0 d®* o 47 0o d% o d° o d"
+1 d* 1 d° +1 d° 1 4% +1 4 +1 4"

2 d* 2 dP v2 dt w2 d° +2 d4d° w2 47 +2 48 +2 4&°
+3 d' 43 d* +3 d° +3 d* 43 d° 43 4° +3 47 +3 4P
+4 d° +4 d' +4 d* +4 4 +4 d' +4 d° +4 d°

+5 d° +5 d' +5 4° +5 d*
+6 d° +6 d' +6 d°
+7 d°

Mozemy stwierdzi¢, ze z wyjatkiem miedzi, dla ktorej sg znane dwuskladnikowe
zwiazki i kompleksy miedzi(I) oraz jonu Cu’, chemia formalnych stopni utlenienia 1, 0, -1 i —
2 dotyczy wylacznie:

a) ligandow m-akceptorowych, takich jak CO, NO, PR3, CN", 2,2'-bipirydyna itp.;
b) zwiazkdéw metaloorganicznych, w ktérych alkeny, alkiny lub czasteczki aromatyczne, np.
benzen, s3 zwigzane z metalem.

Zwiazki dwusktadnikowe na +2 stopniu utlenienia sg zwykle jonowe. Tlenki metali sg
zasadowe; maja one struktur¢ NaCl, lecz sa czgsto niestechiometryczne, zwlaszcza w
przypadku Ti, V i Fe. Akwajony, [M(H,0)]*", z wyjatkiem nieznanego jonu Ti*", sa dobrze

zdefiniowane w roztworze i substancjach krystalicznych. Nalezy zauwazy¢., ze jony V>', Cr**
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i Fe*" sa utleniane przez powietrze w roztworze kwasnym. Akwajony mozna otrzymaé przez
rozpuszczenie metali, tlenkéw, weglanow itp. w kwasach, a takze przez elektrolityczna
redukcje soli M’". Uwodnione sole z niekompleksujacymi anionami zawieraja zwykle
[M(H,0)]*". Pewne hydraty halogenkéw nie zawieraja jednak akwajonéw. Na przyktad
VCl,'4H,O to trans-VCly(H;0)s, MnCly-4H,O jest polimerem z jednostkami cis-
MnCl,(H,0)4; diakwakompleksy Mn, Fe, Co, Ni i Cu maja liniowa strukture polimeryczna,
stanowiaca tancuch potaczonych krawedziami oktaedrow trans-[MCly(H,0),]. FeCly-6H,O
zawiera jednostki trans-FeCly(H20)a.

Czasteczki wody w kompleksie [M(H,0)s]*" moga by¢ usuwane przez takie ligandy,
jak NH3, en, EDTA*, CN", acac itp. Powstajace kompleksy moga by¢ kationowe, obojetne
lub anionowe, zaleznie od tadunku ligandéw. Dla kompleksow Mn?" stale trwalosci w
roztworze wodnym sg mate w poréOwnaniu ze stalymi innych jonéow ze wzgledu na brak
energii stabilizacji w polu ligandéw w przypadku jonu d°. W kompleksach jony sa zwykle
oktaedryczne, lecz w przypadku jonow Cu®" i Cr*" dwie czasteczki H,O w polozeniach trans
sg znacznie bardziej oddalone od metalu niz pozostale cztery czasteczki w potozeniach
ekwatorialnych, ze wzgledu na efekt Jahna-Tellera. W przypadku Mn kompleks
[Mn(EDTA)H,0] jest siedmiokoordynacyjny. Z jonami halogenkowymi, SCN™ i niektorymi
innymi ligandami moga powstawaé tetraedryczne kompleksy MX,* i MXoL,, przy czym
tendencja do ich tworzenia jest najsilniejsza w przypadku Co, Ni i Cu. W wyniku dodania
OH™ do roztworéw M*" powstaja wodorotlenki; niektére z nich mozna otrzymaé w postaci
krystalicznej. Fe(OH), i Ni(OH), maja. struktur¢ brucytu, Mg(OH),. Po dodaniu HCO;"
wytracajg si¢ weglany Mn, Fe, Co, Nii Cu.

Na stopniu utlenienia +3 wszystkie pierwiastki przejSciowe tworza przynajmniej
niektore zwigzki, w przypadku Cu jednak znanych jest tylko niewiele kompleksow,
nieodpornych na dziatanie wody. Fluorki (MF3) i tlenki (M;03) s3 na ogoét jonowe, lecz
chlorki, bromki i jodki (jezeli sg znane), a takze siarczki i podobne zwigzki maja znaczny
charakter kowalencyjny. Pierwiastki od Ti do Co tworza oktaedryczne jony, [M(H,0)s]*".
Jony Co*" i Mn*" sg bardzo tatwo redukowane przez wode. Jony Ti*" i V** s utleniane przez
powietrze. W roztworze wodnym w celu zapobiezenia hydrolizie konieczne jest zakwaszenie
roztworu. W wyniku dodania OH™  do roztwordéw wodnych nie powstaja prawdziwe
wodorotlenki, lecz uwodnione tlenki. W dos$¢ stezonych roztworach halogenkéw powstaja

zwykle kompleksy typu [MCI(H,0)s]*, [MCl(H,0)4]" itp., a krystaliczne chlorki V, Fe i Cr
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sg typu trans-[VClz(H20)4]+C17-2H20. Ahuny, np. CsTi(SO4),-12H,0 lub KV(SO4);-12H,0,

zawierajg jon heksaakwa podobnie jak pewne hydraty, np. Fe(ClO4);- 10H,O.

Istnieja liczne kompleksy M, anionowe, kationowe lub obojetne, zwykle

3+

oktaedryczne. W przypadku Cr’" i Co®" zwlaszcza znane sg setki kompleksow, nie

ulegajacych reakeji podstawienia. Typowe kompleksy oktaedryczne to [TiF¢]>, [V(CN)]*,
[Cr(acac)s] i (Co(NH3)e]*". Halogenki, MX;, dzialaja jak kwasy Lewisa i tworza kompleksy,
np. [VX3(NMe;),] i [CrCl3(THF);], a takze czastki jonowe [VCly], [Cr Cly] itp.
Charakterystyczne dla jonéow M>" jest tworzenie zasadowych karboksylanow, zawierajacych

atom O w $rodku trojkata utworzonego przez atomy metalu.

Octan chromu(lll)

Sa one potaczone przez karboksylanowe grupy mostkowe, a szosta pozycja koordynacyjna
jest zajeta przez czasteczke wody lub inny ligand. Wykazano, ze jednostka zawierajgca w
srodku tlen wystgpuje w karboksylanach V, Cr, Mn, Fe, Co, Ru, Rh i Ir.

Stopien utlenienia +4 jest najwazniejszym stopniem utlenienia tytanu, ktorego chemia
jest chemig TiO,, TiCly i zwigzkoéw pochodnych. Chociaz istniejg takie zwiazki jak VCla,
chemia V*" jest gléwnie chemia oksowanadu(IV) lub jonu wanadylowego VO>*. Jon ten
zachowuje sic jak jon M*" i tworzy wiele kompleksow, ktore moga byé kationowe, obojetne
lub anionowe, zaleznie od ligandu. Pozostate pierwiastki nie wystepuja zbyt czesto na +4

stopniu utlenienia; wyjatek stanowia fluorki, jony fluorokompleksowe, oksoaniony i nieliczne
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kompleksy. Dla niewielu pierwiastkow, zwlaszcza dla Cr, znane sg zwigzki tetraedryczne
zawierajgce grupy —OR, —NR; i —CRj , np. Cr(OCH3)4 1 Cr(1-norbomyl),.

Stopnie utlenienia V i wyzsze wystepuja w przypadku V, Cr, Mn i Fe we fluorkach,
fluorokompleksach i oksoanionach, np. CrFs, KMnOy i K;FeO,, wszystkie te zwigzki sa

silnymi utleniaczami.

Tytan
Tytan ma strukture elektronowa powloki walencyjnej 3d”4s>. Energia usuniccia

czterech elektrondow jest tak duza, ze jon Ti*" nie moze istnie¢, a zwiagzki tytanu(IV) sa
kowalencyjne. Istnieja pewne podobienstwa miedzy Ti'" i Sn'", a ich promienie sg zblizone.
TiO, (rutyl) jest izomorficzny z kasyterytem SnO, i podobnie zotknie po ogrzaniu.
Czterochlorek tytanu jest, podobnie jak SnCly, dajaca si¢ destylowac cieczg, ktora tatwo ulega
hydrolizie pod dziataniem wody, zachowuje si¢ jak kwas Lewisa i tworzy addukty z
czasteczkami donorowymi. Bromek i jodek, ktore tworza krystaliczne sieci czasteczkowe sa
takze izomorficzne z odpowiednimi halogenkami pierwiastkow grupy 14.

Tytan jest do$¢ rozpowszechniony w skorupie ziemskiej (0,6%). Jego gtowne rudy to
ilmenit (FeTiO3) i rutyl, jedna z kilku odmian krystalicznych TiO,. Nie jest mozliwe
otrzymanie metalu przez redukcje TiO, weglem, powstaje bowiem bardzo trwaly weglik.
Stosuje si¢ do$¢ kosztowna metode Krolla. Na ilmenit lub rutyl dziata. si¢ w temperaturze
czerwonego zaru weglem i chlorem otrzymujac TiCly, ktéry poddaje si¢ destylacji frakcyjnej
w celu uwolnienia od takich zanieczyszczen, jak FeCl;. Nastepnie redukuje si¢ TiCly
stopionym magnezem w temp. ok. 800°C w atmosferze argonu; otrzymujac Ti jako gabczasta
mase, z ktorej usuwa si¢ nadmiar Mg i MgCl, przez odparowanie w temp. 1000°C. Gabke
mozna nast¢pnie stopi¢ w tuku elektrycznym i odla¢ w bloki; konieczne jest zastosowanie
atmosfery Ar lub He, gdyz goracy tytan fatwo reaguje z N, 1 O,.

Tytan jest 1zejszy niz inne metale o podobnych wiasciwosciach mechanicznych i
cieplnych, a takze niezwykle odporny na korozj¢. Stosuje si¢ go przy budowie turbin,
samolotow i statkow, a takze w przemysle chemicznym. Nie ulega dziataniu rozcienczonych
kwasow i zasad. Rozpuszcza sie w goracym HCI, tworzac chlorokompleksy Ti**, a takze w
HF Iub HNO; + HF, tworzac fluorokompleksy. Z goragcym HNO; tytan tworzy uwodniony
tlenek.

Struktury przestrzenne zwiazkow tytanu na roznych stopniach utlenienia sg
nastepujace: Ti%, Ti" oktaedryczna dla wickszo$ci zwigzkéw 1 w roztworach, Ti*"

tetraedryczna w TiCly, oktaedryczna w TiO, i kompleksach Ti'".
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Dwuskladnikowe zwiagzki tytanu
Czterochlorek tytanu, bezbarwna. ciecz (temp. wrz. 136°C), ma ostry zapach i ulega

energicznej, chociaz nie gwaltowne;j, hydrolizie pod dzialaniem wody:

TiClsy + 2H,0 — TiO;, + HCI1
W przypadku niedoboru wody lub po dodaniu TiCly do wodnego roztworu HCl powstaja
produkty czg¢sciowej hydrolizy.

Dwutlenek tytanu tworzy trzy odmiany krystaliczne - rutyl, anataz i brukit - wszystkie
wystepujace w przyrodzie. TiO,, stosowany w duzych ilosciach jako bialy pigment farb,
otrzymuje si¢ przez utlenienie w fazie gazowej (pary) TiCly tlenem. Osady otrzymane w
wyniku dodania OH™ do roztworéw Ti'' nalezy uwaza¢ za uwodniony TiO,, nie za$
prawdziwy wodorotlenek. Substancja ta jest amfoteryczna i rozpuszcza si¢ w stgzonym

roztworze NaOH.

Kompleksy tytanu(IV)
Brak jest pewnego dowodu istnienia akwajonu Ti*". W wodnych roztworach Ti*"

wystepuja tylko oksoczasteczki; mozna wytraci¢ zasadowe oksosole lub uwodnione tlenki. Te
zwigzki majg takie wzory jak TiOSO4-Hy0O 1 (NH4),TiO(C,04)2-H20, i tworza tancuchy lub
pierscienie, (Ti—-O-Ti—O)y. Roztwory otrzymane przez rozpuszczenie metalu lub jego
uwodnionego tlenku w wodnym roztworze HF zawierajg jony ftuorokompleksowe, gtownie
[TiFs]*", ktore mozna wyodrebnié¢ jako krystaliczne sole. W wodnym roztworze HCI, TiCly
tworzy zo6tte kompleksowe oksoaniony, lecz z roztworéw nasyconych gazowym HCI mozna
otrzymaé sole jonu [TiCls]*". Halogenki tworza zwiazki typu, TiX4L i TiX4L,, substancje
krystaliczne, czgsto rozpuszczalne w rozpuszczalnikach organicznych. Zwigzki te sg zawsze
oktaedryczne. Zwiazki [TiClg(OPCl;)]; 1 [TiCly(MeCOOEt)], sg dimerami, z dwoma
mostkami chlorowymi, natomiast w przypadku [TiCl4(OPCl;)], wystepuje koordynacja
oktaedryczna z grupami cis-OPCls. Jedng z najbardziej charakterystycznych reakcji wodnych
roztworow Ti jest pojawienie si¢ intensywnie pomaranczowego zabarwienia po dodaniu
H,0,. Ponizej pH = | gtéwna czastka w roztworze jest [Ti(O,)(OH)(H,0)]".
Chemia tytanu(III), d 1, i tytanu(Il), d 2

Chlorek tytanu(Ill) (TiCls) tworzy kilka odmian krystalicznych . Fioletowa odmiane o
otrzymuje si¢ przez redukcje wodorem par TiCly w temp. 500-1200°C. W wyniku redukcji
TiCly przez alkilogliny w obojetnych chemicznie rozpuszczalnikach powstaje brunatna

odmiana 3, ktora przeksztatca si¢ w odmiang o w temp. 250-300°C. Odmiana ta ma sie¢
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warstwowg zawierajaca grupy TiClg B-TiCl; jest witoknisty i zawiera pojedyncze tancuchy
oktaedréw TiCls potaczonych krawgdziami.

Syntezg¢ chlorku tytanu(Il) przeprowadza si¢ w wysokiej temperaturze:

TiCly + Ti — 2TiCl,
lub

2TiCl; — TiCl, + TiCly
Wodne roztwory jonu [Ti(H,0)s]’" otrzymuje sie, redukujac roztwory Ti'" elektrolitycznie
lub cynkiem. Fioletowe roztwory redukuja O,, nalezy wigc pracowaé z nimi w atmosferze N,
lub Ha. Roztwory Ti’" stosuje sie jako szybko dzialajace, tagodne reduktory. W roztworach
zakwaszonych gléwng czastka jest [TiCl(H,0)s]*".

Nie istnieje chemia wodnych roztwordéw Ti*" ze wzgledu na. jego latwe utlenianie sie,
w $rodowiskach niewodnych mozna jednak otrzymac¢ nieliczne kompleksy tytanu(Il), np.

[TiCLy]*.

Wanad
Wanad jest rozpowszechniony w przyrodzie, jego zawartos¢ w eksploatowanych

rudach jest jednak na ogoét niewielka. Wystepuje w ropie naftowej ze zt6z w Wenezueli i jest
odzyskiwany jako V,0s z pylow piecowych po spaleniu. Bardzo czysty wanad jest trudno
otrzymaé¢, poniewaz, podobnie jak tytan, latwo reaguje z O,, N, i C w wysokich
temperaturach wystepujacych w procesach metalurgicznych. Wanad jest stosowany przede
wszystkim jako dodatek stopowy do stali i zeliwa, ktorym nadaje plastycznos¢; ze wzgledu na
to wytwarza si¢ go gtdéwnie w postaci stopu z zelazem, ferrowanadu. Metaliczny wanad nie
jest atakowany przez powietrze, alkalia lub kwasy nieutleniajgce (z wyjatkiem HF) w
temperaturze pokojowej. Rozpuszcza si¢ w HNOs, stezonym H,SO4 i wodzie krolewskie;.

Budowa geometryczna czasteczek najwazniejszych klas zwigzkéw wanadu jest
nastepujaca: V> i V>© — oktaedryczna; V*" — tetraedryczna jak w przypadku VCly, piramida
tetragonalna w O=V(acac),; Vo oktaedryczna jak np. w [VO(0x),]*

Zwiazki binarne (dwuskladnikowe)
Sposrod zwiazkow halogenowych na najwyzszym stopniu utlenienia znany jest tylko

VFs. Jest to bezbarwna ciecz (temp. wrz. 48°C) o duzej lepkosci, zbudowana z tancuchéw
oktaedréw VFg potaczonych mostkami cis-V—F—V. W stanie pary VFs jest monomerem.
Czterochlorek wanadu otrzymuje si¢ z pierwiastkow lub z CCls i V,05 w temperaturze

czerwonego zaru. Jest to ciemnoczerwony olej (temp. wrz. 154°C), ktéry pod dziataniem
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wody ulega gwattownej hydrolizie, tworzgc roztwory chlorku oksowanadu(IV). Latwo
dysocjuje tracac chlor, powoli podczas przechowywania i szybko w temperaturze wrzenia,
tworzac fioletowy VCls. Ten ostatni zwigzek moze ulega¢ rozktadowi do bladozielonego,
trwatego VCl,.

Tlenek wanadu(V), V,0s, powstaje np. podczas dodania rozcienczonego H,SO, do
roztworéw wanadanu amonowego wytracajac si¢ w postaci ceglastoczerwonego osadu. Jest to
tlenek kwasowy, ktory rozpuszcza si¢ w roztworze NaOH, tworzac bezbarwne roztwory
zawierajace jony ortowanadanowe, [VO4]>". Po zakwaszeniu przebiega szereg reakcji, w
ktorych powstaja hydroksoaniony i palianiony. W roztworach silnie kwasnych powstaje jon
dioksowanadowy(V), VO,".

Oksoaniony VO, i VO* tworza liczne zwiazki kompleksowe. Grupa VO,  jest
katowa. Przyktadami kompleksow sg cis-[VO,Cl4], cis-[VO,EDTA]* i cis-[VO1(0x),] >
Dla. dioksozwiazkéw metali nie zawierajacych elektronow d konfiguracja cis jest
uprzywilejowana w stosunku do konfiguracji trans, ktéra wystgpuje w niektérych innych
dioksozwigzkach metali, np. [RuO,]*", gdyz silnie n-donorowe ligandy O wykorzystuja po
jednym orbitalu dn (d.., d,.) 1 maja udzial w trzecim orbitalu (d.,), podczas gdy w
konfiguracji trans miatyby udziat w dwoch orbitalach dr, a jeden bylby nie wykorzystany.
Zwiazki oksowanadowe(IV), czyli wanadylowe, nalezg do najtrwalszych i najwazniejszych
zwigzkéw wanadu, a jednostka VO zostaje zachowana w roznych reakcjach chemicznych.
Roztwory V" ulegaja utlenieniu w powietrzu, natomiast V°* jest latwo redukowany przez
tagodne reduktory, przy czym powstaje niebieski jon oksowanadowy(IV), [VO(H,0)s]*". W
wyniku dodania zasady do [VO(H,0)s]*" powstaje z6lty uwodniony tlenek VO(OH),, ktory
rozpuszcza si¢ w kwasach tworzac kation.

Zwiagzki oksowanadowe(IV) sa zwykle niebieskozielone. moga to byé zwigzki
pigciokoordynacyjne o strukturze piramidy tetragonalnej lub zwigzki szesciokoordynacyjne o
zdeformowanej strukturze oktaedrycznej. Przyktady tych zwigzkéw to [VO(bipy),Cl]",
VO(acac), i [VONCS),]*. Wiazanie VO jest krotkie (1,56 - 1,59 A), wigzania VO mozna.
wiec traktowac jako wielokrotne, przy czym sktadowa = jest uwarunkowana przeniesieniem
elektronow O(pmt) — V(dn). Wszystkie kompleksy pi¢ciokoordynacyjne, jako niewysycone,
przytaczaja bardzo tatwo szosty ligand, stajac si¢ kompleksami oktaedrycznymi.

W wyniku elektrolitycznej lub chemicznej redukcji kwasnych roztworéw wanadanow
lub V** powstaja roztwory V", ktore bardzo latwo ulegaja ponownemu utlenieniu do VO*",

W wyniku dodania OH™ wytraca si¢ uwodniony tlenek V,0;. W wyniku redukcji roztworow
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V** cynkiem w kwasie otrzymuje si¢ fioletowe, wrazliwe na dziatanie powietrza roztwory
[V(H20)6]*". Sa one utleniane przez wode z wydzieleniem wodoru. S61 VSO4 6H,0
otrzymuje si¢ w postaci fioletowych krysztaléw po dodaniu etanolu do zredukowanych
roztwordw siarczanu(VI). Ze wzgledu na swa konfiguracje d > jon [V(H20)s]*" jest, podobnie

jak [Cr(H,0)6]*", bierny kinetycznie, a jego reakcje podstawienia sa stosunkowo powolne.

Chrom
Gtéwna ruda chromu jest chromit, FeCr,Oy , ktory jest spinelem zawierajacym Cr' w

polozeniach oktaedrycznych i Fe'' w potozeniach tetraedrycznych. Gdy chodzi o otrzymanie
czystego chromu, na chromit dziata sie stopionym NaOH i O,, przeksztatcajac Cr’* w CrO4”>.
Stop rozpuszcza sic w wodzie i wytragca dwuchromian sodu, ktory nastepnie poddaje si¢
redukcji

Na,Cr,07 + 2C — Cr,03 + Na,CO;3 + CO
Tlenek redukuje si¢ np. glinem

Cr03 + Al -ALOs + Cr
Chrom jest odporny na korozjg, stosuje si¢ go do galwanicznego wytwarzania powlok
ochronnych. Rozpuszcza si¢ do$¢ tatwo w HCI, H,SO4 i HCIO4, ulega jednak pasywacji pod
wptywem HNO;. Chrom na stopniach utlenienia 2+ i 3+ tworzy zwigzki o geometrii

oktaedrycznej, na wyzszych stopniach utleniania tetraedryczne.

Zwiazki dwuskladnikowe
Bezwodne halogenki Cr** otrzymuje si¢ przez dziatanie HCI, HBr lub I, na metal w

temp. 600-700°C lub przez redukcje trojhalogenkéw wodorem w temp. 500-600°C. CrCl,
rozpuszcza si¢ w wodzie tworzac niebieski roztwor jonu Cr**. Czerwonofioletowy chlorek
chromu(Ill), CrCls, otrzymuje si¢ przez dzialanie SOCIl, na uwodniony chlorek. Chlorek
chromu(Ill) tworzy addukty z donorowymi ligandami. Fioletowy tetrahydrofuranian, fac-
[CrCl3(THF)s], ktory krystalizuje z roztworu utworzonego w wyniku dzialania niewielkiej
ilosci cynku na CrCl; w THF, jest szczegolnie przydatny do otrzymywania innych zwigzkow
chromu, np. karbonylkéw lub zwigzkoéw metaloorganicznych.

Zielony a-Cr,03 (struktura. korundu) powstaje w wyniku spalania chromu w tlenie,
rozkladu termicznego CrOs; lub prazenia uwodnionego tlenku, Cr,Os;-nH,O. Ten ostatni
zwigzek, zwany powszechnie, wodorotlenkiem chromu, chociaz zawarto$¢ w nim wody jest
zmienna, wytrgca si¢ po dodaniu OH do roztworéw soli cr’. Uwodniony tlenek jest

amfoteryczny; rozpuszcza si¢ tatwo w kwasie, tworzac [Cr(H,0)s]’", i w stezonych alkaliach
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tworzac chromiany(IIl). Tlenek chromu i chrom, osadzone na innych tlenkach, sg waznymi
katalizatorami wielu réznych reakcji.

Tlenek chromu(VI), CrOs, otrzymuje si¢ jako pomaranczowoczerwony osad w wyniku
dodania kwasu siarkowego(VI) do roztworow Na,Cr,O7. Jest termicznie nietrwaly powyzej
temperatury topnienia. (197°C), traci tlen tworzac Cr,0;. CrO; jest rozpuszczalny w wodzie i
silnie trujacy. Reakcja CrO; z substancjami organicznymi przebiega energicznie, jest
stosowany w chemii organicznej jako utleniacz, zwykle w postaci roztworu w kwasie

octowym.

Chemia Cr2+ (d4)
Roztwory wodne niebieskiego jonu chromu(Il) mozna najdogodniej otrzymac,

rozpuszczajac chrom metaliczny w rozcienczonych kwasach mineralnych. Roztwory musza
by¢ zabezpieczone przed dzialaniem powietrza; nawet gdy tak jest, rozktadajg si¢ z
szybko$cia zalezng od kwasowos$ci i obecnych anionéw, redukujac wodg¢ z wydzieleniem
wodoru. Octan chromu(Il), [Cry(O,CCH;3)4(H,0),], wytraca si¢ jako czerwona substancja w
wyniku dodania roztworu Cr*" do roztworu octanu sodu. Krotkie wiazanie Cr—Cr (2,36 A) i
diamagnetyzm sa uwarunkowane istnieniem poczwornego wigzania Cr—Cr, zlozonego z

jednej sktadowej o, dwdch sktadowych m i jednej sktadowe;j .

1
J\ O L
' o] B2y

0 o |/0“|/ pa
(0] Q—— Crmmmm Cy =—0Q_

C|r/—C|‘r/ 0/ l O/ | % _,_‘,_,.f ks
0{_7/0{/!/ O/ ‘ /0/\/0 / '\'ac:ml.mm;a[
S 0

T . M—M

~¢

242



Energy

A
— a*
Face-on d__ d ;
Xy
/R~ ¥
— 5*
Side=on d“(dyz) T 5

wrss Y O - ——

M M = o a

Chemia Cr3+ (d3)
Istnieje wiele komplekséw chromu(lll), ktore, z nielicznymi wyjatkami, sg

szesciokoordynacyjne. Ich gldéwng cecha jest wzgledna biernos¢ kinetyczna w roztworach
wodnych. Heksaakwajon, [Cr(H,0)s]’", wystepuje w licznych solach, np. w fioletowym
hydracie, [Cr(H,O)¢]Cl3, 1 alunach, MICr(SO4)2'12H20. Chlorek tworzy trzy izomery, a
pozostate to ciemnozielony trans-[CrCl,(H,0)4]C1-2H,0 1 bladozielony
[CrCI(H,0)s]CL-H,0. Jon [Cr(H,0)6]*" jest kwasowy, a hydroksojon kondensuje, tworzac

dimeryczne, mostkowe czasteczki.

B H 14+
0
—Ht . N
[Cr(H20)6]3+<:+* [Cr(H,0);OH**==| (H,0),,Cr Cr(H,0),
H % O/
H

W wyniku dalszego dodawania zasady, powstaja rozpuszczalne czastki polimeryczne o duzej
masie czasteczkowej 1 ostatecznie ciemnozielone zele uwodnionego tlenku.

Najliczniejsze s3 kompleksy z NH;. Dostarczaja one przyktadow zasadniczo
wszystkich rodzajow izomerii mozliwych w kompleksach oktaedrycznych. Oprocz
komplekséw  jednordzeniowych, np. [Cr(NH;)sCI]*", istnicje wiele kompleksow
wielordzeniowych, w ktorych dwa, a niekiedy wiccej atoméw metalu jest polaczonych
mostkami utworzonymi przez grupy OH lub, rzadziej, tlen w liniowej grupie Cr—O-Cr.

Przyktadem moze by¢ [(N H3)sCr(OH)Cr(NH;3)s]>".
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Chemia Cr#+ (d?) i chromu(V) (d 1)
Na tych stopniach utlenienia wystepuje niewiele zwigzkow chromu. Zielony jon Cr**

utlenia si¢ pod dziataniem powietrza do purpurowego, rozpuszczalnego w weglowodorach
zwigzku Cr'". Alkoholany mozna otrzyma¢ z fac-CrCly(THF)s;; przykladem jest

ciemnoniebieski Cr(OCMe;),.

Chemia Cré+ (d?)
W roztworach zasadowych o pH wyzszym niz 6 trojtlenek chromu tworzy

tetraedryczny zotty jon chromianowy, CrO4*". Przy pH miedzy 2 a 6 istnieje stan rownowagi
miedzy HCrO; a pomaranczowoczerwonym jonem dwuchromianowym Cr,O->. Przy pH

nizszym niz | gtdwna czastka jest H,CrOs.

HCl aq
| |
!

roztwor —+

— ~ roztwor K,CrO, =

roztwor —— KaCrOy — roztwor
K,Cr,0,

K,Cr,0,
& L 4

KOH aq

|

4

Rownowagi zalezne od pH sa do$¢ labilne i w wyniku dodania kationow tworzacych
nierozpuszczalne chromiany, np. Ba®, Pb®", Ag" wytracaja si¢c chromiany, nie za$
dwuchromiany. Kwasne roztwory dwuchromianu sg silnymi utleniaczami, natomiast w
roztworze alkalicznym jon chromianowy jest znacznie stabszym utleniaczem.

Chrom(VI) nie tworzy obszernego i ztozonego szeregu polikwaséw i polianionow,
charakterystycznych dla nieco mniej kwasnych tlenkow VY, Mo"' i WY\, Jest to, by¢ moze,
zwigzane z faktem, ze w przypadku mniejszego jonu chromu wigzanie Cr—O ma w wigkszym
stopniu charakter wigzania wielokrotnego, Cr=0.

Chlorek chromylu, CrO,Cl,, jest ciemnoczerwonag ciecza, powstajaca w wyniku
dziatania HCI na tlenek chromu(VI):

CrO3 + 2HCI — CrO,Cl, + H,O
lub ogrzewania dwuchromianu z halogenkiem litowca w stezonym kwasie siarkowym(VI):

K>Cr,07 + 4KCl + 3H,SO4 — 2CrO;Cl; + 3K,SO4 + 3H,0
Zwiazek ten jest do§¢ trwaty, lecz $wiattoczuty, energicznie utlenia substancje organiczne, a

pod dziataniem wody ulega hydrolizie do CrO4* i HCI.
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Podobnie jak inne metale przejsciowe, zwlaszcza Ti, V, Nb, Ta, Mo i W, chrom
tworzy peroksokompleksy na wyzszych stopniach utlenienia. Wszystkie one sg w wigkszym
lub mniejszym stopniu nietrwate, zardowno w roztworze jak i poza nim, i rozktadaja si¢ powoli
z wydzieleniem O,. W wyniku dziatania H,O, na kwasne roztwory dwuchromianu pojawia
si¢ niebieskie zabarwienie:

HCrO4 +2H,0, + H — CrO(0,), + H,0
Niebieski zwigzek rozktada si¢ dosé tatwo tworzac Cr’*, mozna go jednak wyekstrahowa¢ do

eteru (alkoholu amylowego), w ktorym jest trwalszy.

+ HO,
+H,50,

v + alkohol

amylowy
fwytrzasamy/.

W wyniku dzialania 30% H,0, na alkaliczne roztwory chromianéw powstaja
czerwonobrunatne nadtlenochromiany, Ms'CrOg, paramagnetyczne zwiazki zawierajace jeden

niesparowany elektron.

Mangan
Najwyzszy stopien utlenienia manganu odpowiada ogodlnej liczbie elektronow 3d i 4s,

wystepuje jednak tylko w tlenowych zwiazkach MO,*, MnyO; i MnOsF. Zwiazki te
wykazuja pewne podobienstwo do odpowiednich zwigzkow fluorowcow. Mangan jest dosé
rozpowszechniony w przyrodzie i wystepuje w postaci licznych mineralow stanowigcych
glownie tlenki, uwodnione tlenki i weglany. Ze zwigzkéw tych lub z Mn;04 powstajacego
przez ich prazenie otrzymuje si¢ metal przez redukcje glinem. Mangan jest dos¢
elektrododatni i fatwo rozpuszcza si¢ w rozcienczonych kwasach nieutleniajacych. Mangan na

stopniach utlenianie +2, +3 i +4 tworzy zwigzki oktaedryczne, a na +6 i +7 tetraedryczne.

Chemia manganu(Il), d 3
Sole manganu(Il) sg przewaznie rozpuszczalne w wodzie. W wyniku dodania OH™ do

roztworéw Mn”" powstaje bialy galaretowaty wodorotlenek, szybko ciemniejacy w powietrzu
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wskutek utlenienia. W wyniku dodania SH™ powstaje uwodniony MnS, ktéory w powietrzu
takze utlenia si¢ brunatniejac; podczas gotowania w nieobecnosci powietrza cielistor6zowy
MnS przeksztatca si¢ w zielong odmiang krystaliczng. Siarczan(VI) manganu(Il), MnSOy, jest
bardzo trwaty i moze by¢ stosowany do oznaczania Mn, mozna go bowiem otrzymac przez
odparowanie roztwordw w kwasie siarkowym(VI) do suchosci. Fosforan(V) i weglan
manganu sg trudno rozpuszczalne. Stalte rownowagi tworzenia komplekséw manganu(Il) sa
stosunkowo mate, gdyz energia stabilizacji jonu Mn®" w polu ligandow jest zerowa. State
tworzenia halegenokompleksow manganu(Il) s3 w roztworach wodnych bardzo mate, ale z
etanolu lub kwasu octowego mozna wyodrebni¢ sole anionéw kompleksowych:
oktaedrycznego MnXj~, tetraedrycznego (zielonozotty) lub polimerycznego (r6zowy)
[MnX4]* czy oktaedrycznego jonu znanego z soli sodowych lub potasowych [MnXe]". Tylko
bardzo silne pola ligandow powoduja sparowanie spinéw, jak w jonach [Mn(CN)e]*, ktore

zawierajg tylko jeden niesparowany elektron.

Chemia manganu(III), d 4
W wyniku ogrzewania tlenku lub wodorotlenku manganu(ll) w temp. 1000°C

powstaja czarne krysztalty Mn3Os. .Jest to spinel Mn"Mn"'O,. Utleniajac siec w powietrzu,
Mn(OH), tworzy uwodniony tlenek, produktem jego suszenia jest MnO(OH).

Jon manganu(IIl) mozna otrzymacé, utleniajac roztwory Mn>" elektrolitycznie lub za
pomocg nadtlenodwusiarczanu(VI), a takze przez redukcje MnO4 . Nie mozna go otrzymaé w
duzych stezeniach, jest bowiem redukowany przez wodg. Jon ten wykazuje rowniez silng
tendencje do ulegania hydrolizie i dysproporcjonowaniu w roztworze stabo kwasnym:

2Mn’>" + 2H?0 — Mn*" + MnO, + 4H"

Chemia manganu(IV), d 3, i manganu(V), d 2
Najpospolitszym zwigzkiem Mn'" jest dwutlenek manganu, substancja o barwie od

szarej do czarnej, wystepujaca w przyrodzie jako braunsztyn, czyli piroluzyt. MnO»,
otrzymany w wyniku dzialania tlenu na mangan w wysokiej temperaturze, ma strukture rutylu
wystepujaca w wielu innych tlenkach MO,, np. tlenkach Ru, Mo, W, Re, Os, Ir i Rh. MnO,
otrzymany przez ogrzewanic Mn(NO;),"6H,O w powietrzu, jest zwigzkiem
niestechiometrycznym. Uwodniong formg¢ MnO, otrzymuje si¢ przez redukcje KMnO4 w
roztworze zasadowym.

Tlenek manganu(IV) jest odporny na dziatanie wickszosci kwaso6w w normalnej

temperaturze; w wyniku ogrzania rozpuszcza si¢, nie tworzac jednak jonow Mn'' w
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roztworze; dziala utleniajgco w sposob zalezny od kwasu; w wyniku reakcji MnO, z HCI
wydziela si¢ chlor:

MnO, + 4H" +4CI" — Mn*" + 2CI" + Cl, + 2H,0
W reakcji z kwasem siarkowym(VI) w temp. 110°C wydziela si¢ tlen i powstaje
wodorosiarczan(VI) Mn(IlI). Uwodniony tlenek manganu(IV) jest stosowany w chemii
organicznej do utleniania alkoholi i innych zwigzkow.

Zwiazki Mn(V) sa malo poznane z wyjatkiem jasnoniebieskich manganianéw(V),

MnO,4>, powstajacych w wyniku redukcji manganianu(VII) nadmiarem siarczanu(IV).

Chemia manganu(VI), d1, i manganu(VII), d°
Mangan(VI) jest znany jedynie jako ciemnozielony jon manganianowy, MnOg4>.

Powstaje on w wyniku utlenienia MnO, w stopionym KOH za pomocg KNOs lub tlenu
atmosferycznego. Jon manganianowy(VI) jest trwaty tylko w roztworach silnie zasadowych.
W roztworach kwasnych, obojetnych lub stabo zasadowych tatwo dysproporcjonuje zgodnie z
réwnaniem:

3MnO4> +4H" — 2MnO; + MnO, + 2H,0

Mangan(VII) jest najlepiej znany pod postacig soli jonu manganianowego(VII)
(nadmanganianowego). KMnO4 otrzymuje si¢ przez elektrolityczne utlenienie zasadowego
roztworu KoMnQO4. Wodne roztwory MnO4 mozna otrzymac przez utlenienie roztworow jonu
Mn*" silnymi utleniaczami, np. PbO, lub NaBiOs. Jon ma barwe intensywnie fioletowa, a sole
krystaliczne sg niemal czarne. Roztwory manganianu(VII) sa nietrwate; w roztworze
kwasnym rozktadajg si¢ powoli, lecz z dostrzegalng szybkos$cia:

MnO4 +4H" — 30, + 2H,0 + 4MnO;
W roztworze zasadowym manganian(VII) jest silnym utleniaczem:

MnO4 + H;0 + 3¢ — MnO; + 40H”
W  roztworach silnie zasadowych w przypadku nadmiaru MnO4 powstaje jon
manganianowy(VI):

MnO; +e — MnOs*

W roztworze kwasnym manganian(VII) jest redukowany do Mn®" przez nadmiar
reduktora:

MnO4 +8H' + 5¢” — Mn”" + 4H,0
poniewaz jednak MnOy4~ utlenia Mn*"

2MnO4 + 3Mn?" + 2H,0 — 5MnO, + 4H"
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produktem w obecno$ci nadmiaru manganianu(VII) jest MnO,. W wyniku dodania KMnQO4
do stezonego H,SO4
2KMnOy + 3H,SO4 < 2K+ Mn,O7 + H;0+ + 3HSO4

powstaje niebezpieczna (wybuchowa) oleista ciecz, Mn,O.

Zelazo
Poczynajac od tego pierwiastka, nie wystepuje stan utlenienia réwny ogolnej liczbie

elektronow walencyjnych wynoszacej w tym przypadku osiem. Najwyzszy stopien utlenienia,
VI, wystgpuje rzadko. Nawet stopien utlenienia +3 istotny w przypadku chromu, traci
cze$ciowo znaczenie na rzecz stopnia utlenienia +2. Pod wzgledem rozpowszechnienia w
skorupie ziemskiej, zelazo zajmuje drugie miejsce, po glinie, jako metal, a czwarte jako
pierwiastek. Przyjmuje si¢, ze jadro ziemi sktada si¢ gtéwnie z zelaza i niklu. Gtowne rudy
zelaza to Fe,O3 (hematyt), Fe;O4 (magnetyt), FeO(OH) (limonit) i FeCOj3 (syderyt).

Czyste zelazo jest do§¢ reaktywne. W wilgotnym powietrzu utlenia si¢ do$¢ szybko
tworzac uwodniony tlenek zelaza(Ill), rdze, ktora nie chroni zelaza, gdyz odlupuje si¢
odstaniajgc §wiezg powierzchnie metalu. Silnie rozdrobnione Zelazo jest piroforyczne. Zelazo
rozpuszcza si¢ fatwo w rozcienczonych kwasach mineralnych. W kwasach nieutleniajacych i
w nieobecno$ci powietrza otrzymuje sie Fe™”. W przypadku obecnosci powietrza i
zastosowania cieplego, rozcienczonego HNO; cze$é zelaza przechodzi w Fe’'. W
srodowiskach bardzo silnie utleniajacych, takich jak stezony HNO; lub kwasy zawierajace
dwuchromian, zelazo ulega pasywacji. Nie zawierajgca powietrza woda i rozcienczone, wolne
od powietrza roztwory OH  dzialaja na zelazo stabo, lecz jest ono atakowane przez goracy,

stezony rozwor NaOH. Zelazo tworzy gtéwnie zwigzki o strukturze oktaedryczne;.

Zwiazki dwuskladnikowe
W wyniku dodania jonow OH do roztworow Fe?* powstaje bladozielony

wodorotlenek, ktory ulega bardzo fatwo utlenieniu przez powietrze tworzac
czerwonobrunatny uwodniony tlenek zelaza(Ill). Fe(OH),, wodorotlenek o strukturze
Mg(OH),, jest w pewnym stopniu amfoteryczny. Podobnie jak Zelazo rozpuszcza si¢ w
goracym stezonym roztworze NaOH; z roztwordéw tych mozna otrzymac niebieskie krysztaty
Nag[Fe"(OH)s].

Tlenek zelaza(Il), FeO, mozna otrzymaé jako czarny piroforyczny proszek przez
spalenie szczawianu zelaza(Il); jest to zwigzek niestechiometryczny Feo9s0, zawierajacy

pewna ilo§¢ Fe’". W wyniku dodania OH do roztworéw zelaza(Ill) powstaje

248



czerwonobrunatna, galaretowata masa, zwana powszechnie wodorotlenkiem zelaza(Ill);
nalezatoby ja jednak okresli¢ raczej jako uwodniony tlenek zelaza, Fe,O3;-nH,0. Ma on kilka
odmian, FeO(OH), wystepuje w minerale lepidokrokicie i mozna ja otrzymac przez
wysokotemperaturowa hydrolize¢ chlorku zelaza(Ill). W wyniku ogrzewania do temp. 200°C
uwodnione tlenki tworza czerwonobrunatny o—Fe,Os, wystepujacy w przyrodzie jako minerat
hematyt. Ma on struktur¢ korundu z heksagonalng zwarta siecia jondw O™ i jonami Fe’" w
lukach oktaedrycznych. Czarny, krystaliczny tlenek, Fe;O,, mieszany tlenek Fe'-Fe',
wystepuje w przyrodzie jako magnetyt. Mozna go otrzymaé przez spalenie Fe,O3; powyzej
temp. 1400°C.

Chlorki sa stosowane jako substancje wyjsciowe do syntezy innych zwigzkoéw zelaza.
Bezwodny chlorek zelaza(Il) mozna otrzymaé przepuszczajac gazowy HCI nad ogrzanym
proszkiem zelaza, redukujac FeCl; za pomocg stalego Fe w tetrahydrofuranie lub ogrzewajac
FeCl; w chlorobenzenie pod chlodnica zwrotna. Jest to substancja bladozielona, niemal biata.

Chlorek zelaza(Ill) otrzymuje si¢ przez dziatanie chloru na ogrzane zelazo jako niemal
czarne, czerwonobrunatne krysztaty. W fazie gazowej wystepuje w postaci dimerow, Fe,Cls,
natomiast w sieci krystalicznej jony Fe'' zajmuja dwie trzecie luk oktaedrycznych w
kolejnych warstwach jonéw CI". Chlorek zelaza(Ill) do$¢ tatwo hydrolizuje w wilgotnym
powietrzu. Rozpuszcza si¢ w eterze i innych rozpuszczalnikach polarnych. Ferryty, np.
MnFe,04, mieszane tlenki metali, sa waznymi materiatami stosowanymi do wyrobu tasm

magnetycznych.

Chemia zelaza(Il), d ¢
Jon zelaza(Il), (Fe(H,0)¢]*, tworzy wiele krystalicznych soli. S61 Mohra,

(NHy)2[Fe(H20)6]-2S04, jest odporna na dzialanie powietrza i nie traci wody; stosuje si¢ ja
powszechnie do sporzadzania roztworéw wzorcowych Fe*" w analizie objetosciowej, i jako
substancj¢ wzorcowa w pomiarach magnetycznych. W odréznieniu od tego so6l FeSO4-7H,0
wystawiona na dzialanie powietrza traci powoli wode i przybiera barwe brunatnozotta. W
wyniku dodania HCO;™ lub SH™ do wodnych roztworéw Fe?" wytraca sie odpowiednio FeCOs
i FeS. Jon Fe*" jest w roztworze kwasnym utleniany przez tlen atmosferyczny do Fe®".
Kompleksy oktaedryczne sa ogolnie paramagnetyczne i potrzebne sg bardzo silne pola
ligandow aby spowodowaé sparowanie spinow. Diamagnetycznymi jonami kompleksowymi
sa [Fe(CN)e]* i [Fe(dipy)g]%. Powstawanie czerwonych komplekséw 2,2'-bipirydyny i 1,10-

fenantroliny wykorzystuje si¢ jako probe na Fe®".

249



Chemia zelaza(IIl), d 5
Zelazo(Ill) wystgpuje w krystalicznych solach z wickszoécig aniondéw z wyjatkiem

aniondéw jodkowych, wykazujacych wtasciwosci redukujace:

Fe*" +TI > Fe* + % I,

Sole zawierajace jon [Fe(H,0)e]'" maja barwe od bladorézowej do prawie bialej, natomiast

akwajon jest bladopurpurowy. Jezeli roztwory Fe’" nie sa dostatecznie kwasne nastepuje

hydroliza i roztwory sa zwykle zotte w wyniku powstawania hydroksokompleksow.

Poczatkowe etapu hydrolizy sa nastgpujace:
[Fe(H20)6]"" — [Fe(H,0)s(OH)]*" + H'
[Fe(H20)s(OH)*" — [Fe(H,0)4(OH),]" + H
2[Fe(H20)]*" — [Fe(H0)4(OH),Fe(H,0)4]* +2H"

Struktury tych zwigzkéw mozna przedstawi¢ nastepujaco:

-2)

H,O

HZO//H,“‘ ““\\\OHz

e
Hzo/ | WOH,

H,0

13+ [P)  Ho 72+
H>O,
< /,”’ﬂ. " ‘\\\\\\O H
/ Fe‘\
H,0 | OH,
| - H,0 -
. d) e
H,0 H,0
H
Hzomfln,, ..\\\\\O”lﬁ, WOH:

o | e

I\‘\

H20 H,0

Fe
‘ o,

4+

.—c)

H,O
2%, ” “\\\\OH

Fe
H 20/ | oy

H,O

-~

Z wartosci statych rownowagi wynika, ze nawet przy pH = 2 hydroliza jest znaczna. Aby

otrzymac¢ roztwory zawierajace np. ok. 99% [Fe(H,0)6]*", pH musi by¢ zblizone do zera. Gdy

pH wzrosnie do ok. 2-3, powstaja kompleksy znacznie bardziej skondensowane od

dwurdzeniowych, réwnowaga ustala si¢ powoli i wkrotce tworza sic koloidalne zele.

Ostatecznie wytraca si¢ uwodniony Fe,Os.

Jon zelaza(Ill) wykazuje silne powinowactwo do F~

Fe’" +F — FeF*' + F — FeF,  + F — FeFs

W bardzo stezonym roztworze HCl powstaje tetraedryczny jon FeCls i mozna wyodrebnié

jego sole o duzych kationach. Kompleksy zawierajace SCN™ sg intensywnie czerwone, co

wykorzystuje si¢ jako czula, jakoSciowa i iloSciowa, probg na jon zelazowy(IIl); Fe(SCN);
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i/lub Fe(SCN);~ mozna wyekstrahowaé¢ do eteru. W fazie stalej istnieja jony [FeFe]’ lecz w
roztworach wystepuja tylko czastki o mniejszej liczbie jondw F .

Jon heksacyjanozelazianowy(IlI), [Fe(CN)6]>, jest, w odroznieniu od jonu
heksacyjanozelazianowego(Il), [Fe(CN)e]*, trujacy, gdyz jony CN™ dysocjuja, natomiast
[Fe(CN)]* nie jest labilny. Powinowactwo Fe’* do NHj i amin jest mafe, z wyjatkiem
chelatow, takich jak EDTAY, 2,2' -bipirydyna i 1,10-fenantrolina, ktére wytwarzaja pola
ligandéw dostatecznie silne by spowodowaé sparowanie spindw i tworzy¢ dos¢ trwate jony,

ktoére mozna wyodrebni¢ z duzymi anionami.

Chemia zelaza(IV), d+4, i zelaza(VI), d 3
Zelazo na +4 stopniu utlenienia tworzy nieliczne zwiazki, a zwigzki na +5 stopniu

utlenienia sg nietrwate.

Najbardziej znanym zwiazkiem zelaza(VI) jest oksoanion, [FeO4]*, otrzymywany
przez utlenianie chlorem zawiesin Fe,O3;-nH,O w stezonym roztworze NaOH lub przez
stapianie proszku Fe z KNOs;. Czerwonopurpurowy jon jest paramagnetyczny zawiera
bowiem dwa niesparowane elektrony. Sole Na i K s3 dobrze rozpuszczalne, lecz sol Ba
mozna wytracié. [FeO4]* jest stosunkowo trwaly w roztworze zasadowym, rozklada sie
jednak w roztworze obojetnym i kwasnym, zgodnie z rownaniem:

2[Fe04]* + 10H" — 2Fe*" + 3/20, + 5H,0
Jon ten jest jeszcze silniejszym utleniaczem niz MnOy4 1 utlenia NH3z do Np, cr! do Cr0427, a

takze pierwszorzedowe aminy i alkohole do aldehydow.

Kobalt
Zmniejszona trwalo$¢ wysokich stopni utlenienia i zwigkszona trwatos$¢ Il stopnia

utlenienia w stosunku do III stopnia utlenienia, wystepujaca w szeregu pierwiastkow: Ti, V,
Cr, Mn i Fe, jest charakterystyczna rowniez dla kobaltu. Znanych jest tylko niewiele
zwigzkéw kobaltu na najwyzszym, IV, stopniu utlenienia. Kobalt(IIl) jest stosunkowo
nietrwaly w prostych zwigzkach, bardzo liczne 1 trwale sg natomiast kompleksy
niskospinowe, zwiaszcza w przypadku duzego udzialu atomow donorowych (zwykle N) w
polu ligandéw. Istnieja takze liczne kompleksy Co'i Co’. Stopien utlenienia +1 jest lepiej
znany dla kobaltu niz dla jakiegokolwiek innego pierwiastka metali przejsciowych czwartego
okresu z wyjatkiem miedzi. Wszystkie kompleksy Co™ zawieraja ligandy n-akceptorowe. Na

zerowym stopniu utlenienia tworzy karbonylek Co,(CO)gs.
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Kobalt wystepuje w przyrodzie zawsze w potaczeniu z niklem, a takze z arsenem.
Gtowne zrodto kobaltu to pozostatos¢ procesu przerobki arsenowych rud Ni, Cu i Pb. Kobalt
jest niezbyt reaktywny, rozpuszcza si¢ jednak powoli w rozcienczonych kwasach

mineralnych. Zwiazki kobaltu(Il) sa okta— lub tetraedryczne, a kobaltu(IIl) oktaedryczne.

Chemia kobaltu(II), d 7
W  wyniku rozpuszczenia kobaltu albo jego wodorotlenku, lub weglanu w

rozcienczonych kwasach powstaje rézowy akwajon, [Co(H,0)s]*, ktory tworzy wiele
uwodnionych soli. Gdy doda si¢ OH™ do Co™" powstaje wodorotlenek, ktory moze byc¢
niebieski lub r6zowy zaleznie od warunkow; jest on stabo amfoteryczny i rozpuszcza si¢ w
stezonym roztworze OH™, tworzgc niebieski roztwor zawierajacy jon [Co(OH)4]*.

Najpospolitsze kompleksy Co”" moga by¢ oktaedryczne lub tetraedryczne. Te dwa
typy kompleksoéw tylko nieznacznie r6znig si¢ trwaloscia, i jezeli zawierajg ten sam ligand,
mogg pozostawac¢ w stanie rownowagi. Gdy np. ligandem jest woda wystepuje male stezenie
jonu tetraedrycznego:

[Co(H,0)6]*" < [Co(H,0)4]*" + 2H,0
W wyniku dodania nadmiaru jonéow Cl™ do rézowych roztworéw akwajondow powstaje
niebieski kompleks tetraedryczny:

[Co(H20)6]*" + 4CI” — [CoCly]* + 6H,0

Kompleksy tetraedryczne, [CoX4]*, sa tworzone przez jony halogenkowe,
pseudohalogenkowe i jony OH . Kobalt(Il) tworzy kompleksy tetraedryczne znacznie latwiej
niz inne jony metali przejsciowych. Jest to zwigzane z energia stabilizacji uktadu d’. Prawda
jest, ze dla jonu o konfiguracji d’ ukladowi oktaedrycznemu bardziej sprzyja energia
stabilizacji niz symetrii tetraedrycznej. Jednak efekt ten jest mniejszy niz w przypadku
jakiejkolwiek innej konfiguracji podpowtoki d. Stwierdzenie to jest prawdziwe tylko
wowczas, gdy porownuje si¢ dwa jony metali, nie umozliwia jednak oceny bezwzglednych

trwatosci konfiguracji dla konkretnego jonu.

Chemia kobaltu(III), d &
Pod nieobecno$é czynnikoéw kompleksujacych utlenienie [Co(H20)]*" jest bardzo

niekorzystne termodynamicznie i jon Co”" jest redukowany przez wode. Gdy jednak utlenia
si¢ kwasne roztwory Co(ClQy),, elektrolitycznie lub za pomoca Os, powstaje akwajon,
[Co(H20)6]3 *, pozostajacy w stanie rownowagi z [Co(OH)(H20)5]2+. W temperaturze 0°C

okres poéftrwania tych diamagnetycznych jondw wynosi okoto miesigca. W obecnosci
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czynnikéw kompleksujacych, np. NHs, trwatos¢ Co®" znacznie wzrasta. W obecnosci jonow
OH™ wodorotlenek kobaltu(Il) jest tatwo utleniany przez tlen atmosferyczny do czarnego
uwodnionego tlenku.

Jon Co®" wykazuje szczegdlne powinowactwo do ligandéw N-donorowych, takich jak
NHs;, en, EDTA, NCS™ itp.; odpowiednie kompleksy sa bardzo liczne. Ogoélnie ulegaja one
stosunkowo wolno reakcjom wymiany ligandow, podobnie jak kompleksy Cr’" i Rh*". Ze
wzgledu na to byly, od czasow Wernera i Jorgensena, przedmiotem rozleglych badan.
Znaczna cze$C naszej wiedzy dotyczacej izomerii, mechanizméw reakcji i og6lnych
whasciwosci kompleksow oktaedrycznych jest oparta na badaniach kompleksow Co*'.
Wszystkie znane kompleksy Co®" s oktaedryczne. Kompleksy kobaltu(IIl) otrzymuje si¢ w
wyniku utlenienia Co*" w roztworze w obecnosci ligandow. Stosuje si¢ tlen lub nadtlenek
wodoru i katalizator. Przyktadowo:

4Co*" + 4NH," + 20NH; + O, — 4[Co(NH3)e]*" + 2H,0

4Co*" + 8(en)+ 4(en)-H™ + O, — 4(Co(en)s]*" + 2H,0

Utlenianie tlenem z powietrza [Co"(CN)s]~ w wodnym roztworze cyjankowym daje
mozliwos¢ otrzymania diamagnetycznego [(CN)sCo™0-OCo™(CN)s]® zawieranego jon O,
jego dalsze utlenianie bromem prowadzi do [(CN)sCo™0-OCo™(CN)s]> zawierajacego jon

O,
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Nikiel

Rowniez dla niklu charakterystyczna jest zmniejszona trwalo$¢ wyzszych stopni
utlenienia; normalnie wystepuje tylko Ni', istnieja takze nieliczne zwiazki zawierajace
formalnie Ni'" i Ni''. Chemia niklu jest stosunkowo prosta jezeli chodzi o stopnie utlenienia,
skomplikowana natomiast ze wzgledu na wielkag réznorodno$¢ liczb koordynacyjnych i
struktur. Nikiel wystepuje w przyrodzie w potaczeniu z arsenem, antymonem i siarkg, np.
jako milleryt (NiS) i gamieryt - krzemian magnezowo-niklowy o zmiennym sktadzie. W
meteorytach znaleziono nikiel w postaci stopu z zelazem. Przez prazenie rud niklu w

powietrzu otrzymuje si¢ NiO, ktory redukuje si¢ do niklu weglem. Surowy nikiel oczyszcza
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si¢ zwykle elektrolitycznie, lecz pewne ilosci niklu o duzej czystosci otrzymuje si¢ metoda
karbonylkowa. Tlenek wegla reaguje z zanieczyszczonym niklem w temp. 50°C i pod
normalnym ci$nieniem tworzac lotny Ni(CO)4, z ktorego przez rozklad termiczny w temp.
200°C otrzymuje si¢ metal o czystosci od 99,90 do 99,99%. Lity nikiel jest odporny na
dziatanie powietrza i wody w normalnych temperaturach, stosuje si¢ go wigc czgsto do
galwanicznego wytwarzania powlok ochronnych. Roztwarza si¢ tatwo w rozcienczonych
kwasach mineralnych. Nikiel i stopy o duzej zawartosci niklu sa stosowane przy pracach z
fluorem 1 dziatajacymi korodujaco fluorkami. Silnie rozdrobniony nikiel reaguje z
powietrzem i moze by¢ piroforyczny. Nikiel w takiej postaci pochtania duze ilosci wodoru;

specjalne formy Ni, np. nikiel Raneya, sg stosowane w katalitycznych procesach redukc;ji.

Chemia niklu(II), d 8
Nikiel(IT) tworzy znaczng liczbe¢ kompleksow o liczbach koordynacyjnych 6, 5 i 4,

tworzacych wszystkie glowne typy struktur, a mianowicie struktur¢ oktaedryczng, bipiramidy
trygonalnej, piramidy tetragonalnej, tetraedryczna i kwadratowa. Charakterystyczne jest, ze
miedzy tymi strukturami wystepuja czesto skomplikowane stany rownowagi, zalezne na ogot
od temperatury, a niekiedy od st¢zenia.

Najpospolitszym kompleksem sze$ciokoordynacyjnym jest zielony akwajon,
[Ni(H,0)]*", ktory powstaje w wyniku rozpuszczenia w kwasach Ni, NiCOjs itp. i tworzy
sole, np. NiSO4-7H,0. Czasteczki wody w akwajonie mogg by¢ tatwo wymieniane zwlaszcza
przez aminy, w wyniku czego powstaja kompleksy, np. trans-[Ni(H,0)2(NH;)4]*,
[Ni(NH3)6]*" i [Ni(en)s]*". Te aminakompleksy sa zwykle niebieskie lub purpurowe wskutek
przesunie¢ w pasmach absorpcyjnych uwarunkowanych zastgpieniem H,O przez silniejsze
ligandy.

Wigkszos¢ kompleksow czterokoordynacyjnych ma strukture kwadratows. Jest to
konsekwencja konfiguracji d®, gdyz ptaski zespél ligandow powoduje, Ze jeden z orbitali d
(dx2-y2) ma szczegodlnie wysoka energi¢, a osiem elektronow moze obsadzi¢ cztery pozostalte
orbitale d, i wspomniany silnie antywigzacy orbital pozostaje pusty. Z drugiej strony, w
przypadku koordynacji oktaedrycznej obsadzenie orbitali antywigzacych jest konieczne. W
przypadku pokrewnych uktadow &® Pd" i Pt" czynnik ten staje si¢ tak istotny, ze nie powstaja
w ogole kompleksy tetraedryczne. Plaskie kompleksy Ni*" sa wigc zawsze diamagnetyczne.
Sa one czesto czerwone, zolte lub brunatne wskutek obecnosci pasma absorpcyjnego o
srednim natezeniu w zakresie 450 - 600 mn. Kompleksy tetraedryczne sa mniej liczne niz

kompleksy plaskie i sa wszystkie paramagnetyczne. Sa one typu [NiX,]*", [NiXsL], [NiLyX;]
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i [Ni(L-L),], gdzie X oznacza fluorowiec, L - obojetny ligand, np. R3P lub R;PO, a L-L -
dwukleszczowy ligand jednoujemny. Kompleksy pieciokoordynacyjne maja zwykle strukture
bipiramidy trygonalnej, niektére jednak struktur¢ piramidy tetragonalnej. Wiele z nich
zawiera ligandy czterokleszczowe.

Gloéwne przemiany strukturalne i konformacyjne, ktérym ulegaja kompleksy niklu(II),
s nastepujace:

— powstawanie kompleksow pigcio- 1 sze$ciokoordynacyjnych jest wynikiem
przytaczenia ligandow do kompleksow kwadratowych. Dla dowolnego kompleksu
kwadratowego, NiL4, musza w zasadzie wystgpowac nastepujace rownowagi z dodatkowymi
ligandami, L':

ML, + L' — ML4L

ML, +2L' —» MLy L,

Gdy L = L' = CN™ powstaja tylko kompleksy pigciokoordynacyjne; lecz w uktadach, w
ktérych L' jest dobrym donorem, takim jak pirydyna, H,O, C,HsOH itp., rownowagi sg silnie
przesunicte w stron¢ kompleksow sze$ciokoordynacyjnych. Maja one strukture frans i
konfiguracj¢ wysokospinows; wiele z nich mozna wyodrebni¢ jako czyste zwigzki.

— mozliwe sg rownowagi monomer-polimer. Kompleksy czterokoordynacyjne moga
ulegac¢ asocjacji lub polimeryzacji, tworzac kompleksy pigcio— lub szesciokoordynacyjne. W
niektorych przypadkach asocjacja jest bardzo silna i monomery czterokoordynacyjne
wystepuja tylko w wysokich temperaturach. W innych przypadkach, w temperaturze
pokojowej ustala si¢ zalezna od temperatury i st¢zenia rownowaga migdzy czerwonymi,
diamagnetycznymi monomerami i zielonymi lub niebieskimi, paramagnetycznymi
polimerami. Przyktadem tego jest acetyloacetonian niklu. W wyniku uwspolnienia niektérych
atomow tlenu kazdy atom niklu osigga koordynacje oktaedryczng. Trimer taki jest bardzo
trwaty i wykrywalne ilo§ci monomeru wystepuja tylko w temperaturach ok. 200°C w nie
koordynujacym rozpuszczalniku. Kompleks ten ulega jednak tatwo rozszczepieniu przez takie

donory, jak H,O lub pirydyna, tworzac monomery szesciokoordynacyjne.
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Bis-acetyloacetonian niklu(ll)

Jezeli grupy metylowe acetyloacetonianu zostang zastgpione przez bardzo duze grupy
C(CHs;)s, trimeryzacja jest catkowicie zahamowana i powstaje ptaski monomer.

— mozliwe s3 rownowagi miedzy kompleksami kwadratowymi i tetraedrycznymi, a
takze izomeria. W roztworze wystepuje réwnowaga migdzy formami: tetraedryczng i
kwadratowa kompleksow typu NilL,X,, gdzie L oznacza alkiloarylofosfing. W pewnych
przypadkach mozliwe jest wyodrebnienie dwoch odmian zwigzku - jednej zoltej lub
czerwonej i diamagnetycznej oraz drugiej zielonej lub niebieskiej z dwoma niesparowanymi
elektronami. Istnieje nawet zwigzek, Ni[(C¢HsCH;)(CsHs),P],Br,, w przypadku ktérego
obydwa kompleksy: tetraedryczny i kwadratowy wystepuja w tej samej substancji

krystaliczne;j.

Wyzsze stopnie utlenienia niklu
W wyniku dziatania Br, na alkaliczne roztwory Ni’~ powstaje czarny uwodniony

tlenek, NiO(OH). Istnieje kilka kompleksow niklu(Ill); w wyniku utlenienia [NiX,(PRj),]
odpowiednim fluorowcem powstaje [NiX3(PRO),]. Jeszcze rzadsze sg kompleksy niklu (IV),
a kompleksy z ditiolenem, ktore formalnie mozna uwazaé za kompleksy zawierajace Ni*" i

ligandy S,CR,>, nalezy traktowaé jako kompleksy Ni(II).

Miedz

Miedz zawiera pojedynczy elektron s poza wypeliong podpowtoka 3d. Wypelniona
podpowtoka d znacznie mniej efektywnie ekranuje elektron s od fadunku jadra, pierwszy
potencjal jonizacji miedzi jest wigc wyzszy niz potencjaly litowcow. Poniewaz elektrony

podpowtoki d uczestnicza rowniez w wigzaniu metalicznym, ciepto sublimacji i temperatura
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topnienia miedzi sg takze znacznie wyzsze niz w przypadku litowcoéw. Czynniki te warunkuja
wigksza szlachetno$¢ miedzi. Zwigzki miedzi sg wigc bardziej kowalencyjne 1 majg wigksze
energie sieciowe; nie kompensuje tego nieco mniejszy promien Cu’, roéwny 0,93 A (dla Na"
wynosi on 0,95 A, a dla K' — 1,31 A). Drugi i trzeci potencjat jonizacji Cu jest znacznie
nizszy niz w przypadku litowcow, co czesciowo ttumaczy fakt, ze miedz ma charakter metalu
przejsciowego.

Zawarto$¢ miedzi w skorupie ziemskiej nie jest duza (55 ppm), lecz jest ona szeroko
rozpowszechniona w przyrodzie w postaci siarczkow, arsenkow, chlorkow i1 weglanow.
Najpospolitszym mineralem miedzi jest chalkopiryt, CuFeS,. Miedz otrzymuje si¢ przez
prazenie utleniajgce i wytapianie, a nast¢pnie wydzielanie elektrolityczne z roztworow
siarczanu(VI). Miedz jest sktadnikiem stopow, np. mosiadzu; miesza si¢ w kazdym stosunku
ze zlotem. Ulega bardzo powolnemu utlenieniu powierzchniowemu w wilgotnym powietrzu,
pokrywajac si¢ zielong powtoka hydroksoweglanu i hydroksosiarczanu(VI) (pod dziataniem
atmosferycznego SO;). Miedz tatwo roztwarza si¢ w kwasie azotowym(V) i kwasie
siarkowym(VI) w obecnosci tlenu. Jest rowniez rozpuszczalna w roztworach KCN i
amoniaku w obecno$ci tlenu. Miedz na +1 stopniu utlenienia tworzy glownie zwigzki o
geometrii tetraedrycznej, na +2 kwadratowe lub zdeformowane oktaedry, przy czym

deformacja wynika z efektu Jahna-Tellera.

Chemia miedzi(I), d 1°

Zwiazki miedzi(I) sa diamagnetyczne i bezbarwne, jezeli pominie si¢ przypadki, gdy
barwa jest zwigzana z anionem lub pasmami przeniesienia tadunku. Jedyne zwiazki miedzi(I)
odporne na dziatanie wody to zwiazki bardzo trudno rozpuszczalne, np. CuCl lub CuCN.
Nieodporno$¢ na dziatanie wody jest uwarunkowana czesciowo wigkszg energig sieciowg i
energia solwatacji oraz wickszymi stalymi tworzenia komplekséw jonu Cu®’; jonowe
pochodne Cu" s3 wiec nietrwate. Rownowaga

2Cu" — Cu + Cu™'
ulega fatwo przesunieciu w kazdym kierunku. Cu®" reaguje wiec z CN', I, i MesS, tworzac
zwiazki Cu’. Stopien utlenienia Cu* jest preferowany przez aniony, ktdre nie mogg tworzy¢
wiazan kowalencyjnych lub grup mostkowych, np. ClO4 i SO, albo przez czynniki
kompleksujace wykazujace wigksze powinowactwo do Cu(Il). Etylenodiamina reaguje wigc z
chlorkiem miedzi(I) w wodnym roztworze chlorku potasu zgodnie z réwnaniem:

2CuCl + 2(en) — [Cu(en),]*" + 2CI" + Cu°

Reakcja jest tez uwarunkowana chelatowym charakterem liganda etylediaminowego.
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Dobrg ilustracja wpltywu rozpuszczalnika na wzgledne trwatosci jonoéw Cu' i Cu" jest
dziatanie acetonitrylu. Cu' jest bardzo skutecznie solwatowana przez CH;CN, a halogenki Cu'
sa stosunkowo dobrze rozpuszczalne (np. rozpuszczalnosé Cu' wynosi 35 g/kg CH3CN) w
pordwnaniu ze staba rozpuszczalnoscig w H,O. Cu' jest trwalsza niz Cu" w CH;CN, a Cu" w

tym rozpuszczalniku stanowi stosunkowo silny utleniacz.

Dwusktadnikowe zwiqzki miedzi(l)

Tlenek i1 siarczek miedzi(I) sa trwalsze niz odpowiednie zwiazki miedzi(Il) w
wysokich temperaturach. Cu,O otrzymuje si¢ jako zotty proszek przez kontrolowang redukcje
alkalicznego roztworu soli miedzi(I) hydrazyna, lub w postaci czerwonych krysztatow, przez
rozktad termiczny CuO. Siarczek miedzi(I), Cu,S, jest czarng krystaliczng substancja,
otrzymywang przez ogrzewanie miedzi z siarkg w nieobecno$ci powietrza; jest to jednak
zwigzek niestechiometryczny.

Chlorek i bromek miedzi(I) otrzymuje si¢ przez gotowanie kwasnego roztworu soli
miedzi(Il) z nadmiarem miedzi; po rozcienczeniu wytrgca si¢ bialy CuCl lub bladozotty
CuBr. W wyniku dodania I" do roztworu Cu®" powstaje osad, ktory szybko i ilosciowo
rozktada si¢ do Cul i jodu. Zwigzek CuF nie jest znany.

Halogenki miedzi(I) maja struktur¢ blendy cynkowej (tetraedrycznie skoordynowany
jon Cu"), s3 nierozpuszczalne w wodzie, ich rozpuszczalno$é jednak wzrasta po dodaniu
nadmiaru jonéw halogenkowych w wyniku utworzenia kompleksow, np. [CuCl,], [CuCls]* i
[CuCly]*". Najpospolitsze sa halogenkowe i amoniakalne kompleksy Cu', majace zwykle
strukture tetraedryczng. Nawet w przypadku kompleksow o skladzie K,CuCl; wystepuje

koordynacja tetraedryczna, zawieraja one bowiem tancuchy uwspoélniajace jony halogenkowe.

Chemia miedzi(Il), d*
Wickszos¢ zwiazkow Cu' ulega do$é tatwo utlenieniu do Cu", lecz dalsze utlenienie

do Cu" jest trudne. Istnieje dobrze poznana chemia roztworéw wodnych Cu?" i wielka liczba

soli Cu®" z r6znymi anionami. a takze wiele zwiazkéw koordynacyjnych miedzi(II).

Dwusktadnikowe zwiqzki miedzi(Il)

Czarny, krystaliczny CuO otrzymuje si¢ przez pirolize azotanu(V) lub innych soli;
tlenek CuO powyzej temp. 800 °C rozktada si¢ do Cu,O. Wodorotlenek miedzi(IT), Cu(OH),,
powstaje jako obfity niebieski osad w wyniku dodania NaOH do roztworéw Cu”"; ogrzewanie
uwodnionego osadu powoduje jego dehydratacje i1 przemiane w tlenek miedzi(Il).

Wodorotlenek miedzi(Il) tatwo roztwarza si¢ w mocnych kwasach, a takie w stezonym
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roztworze NaOH, tworzac ciemnoniebieskie aniony typu [Cun(OH)y0]*". W roztworach
amoniakalnych powstaje ciemnoniebieski kompleks tetraaminamiedzi(I).

Do pospolitych halogenkow miedzi(IT) naleza zo6tty chlorek i prawie czarny bromek o
strukturach zlozonych z nieskonczonych, rownolegltych tancuchéw kwadratowych jednostek
CuX, uwspdlniajacych krawedzie. Lancuchy sg ulozone w taki sposéb, ze wokoét kazdego
atomu miedzi powstaje wydluzony tetragonalnie oktaedr utworzony przez atomy fluorowca

tego samego i sgsiednich tancuchow.

CuCl, i CuBr; sa dobrze rozpuszczalne w wodzie, z ktorej mozna wykrystalizowa¢ hydraty, a
takze w rozpuszczalnikach donorowych, takich jak aceton, alkohol i pirydyna.

W wyniku rozpuszczenia miedzi, jej wodorotlenku, weglanu itp. w kwasach powstaje
niebieskozielony akwajon, ktéremu mozna przypisaé wzor [Cu(H,0)s]*". Dwie czasteczki
H,O sg bardziej oddalone od atomu metalu niz pozostate cztery. Sposrod licznych
krystalicznych hydratow najlepiej znany jest niebieski siarczan(VI), CuSO4-5H,0. Mozna go
odwodni¢, otrzymujac prawie biala substancje bezwodng. Dodawanie ligandow do roztworéw
wodnych prowadzi do powstawania kompleksow w wyniku stopniowego rugowania
czasteczek wody. Gdy np. ligandem jest NH3 powstaja kompleksy [Cu(NH3)(H,0)s]*"
[Cu(NH;)4(H20),]*", lecz wprowadzenie piatej i szostej czasteczki NHj jest trudne. Szosta
czasteczke mozna wprowadzi¢ tylko w cieklym amoniaku. Takie nietypowe zachowanie jest
zwigzane z efektem Jahna-Tellera. Podobnie, w przypadku etylenodiaminy stwierdzono, ze
[Cu(en)(H,0)4]*" i [Cu(en)»(H,0),]*" powstaja tatwo, natomiast [Cu(en)s]*" powstaje tylko
przy niezwykle duzych stgzeniach etylenodiaminy.
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Metale przejSciowe pigtego i szostego okresu
Niektore wazne wiasciwosci tych pierwiastkow odrozniajace je od pierwiastkow

przejsciowych czwartego okresu sg nastgpujace:

— promienie ci¢zszych metali lub jondéw sa wigksze niz dla pierwiastkow
przejsciowych czwartego okresu. Ze wzgledu na kontrakcje lantanowcoéw promienie
pierwiastkow piagtego okresu tylko nieznacznie rdznig si¢ od promieni pierwiastkow
czwartego okresu mimo wzrostu liczby atomowej i ogdlnej liczby elektronow;

— wyzsze stopnie utlenienia sg znacznie trwalsze niz dla pierwiastkow poprzedniego
okresu. Oksoaniony [MO4]" Mo, W, Te, Re, Ru i Os trudniej ulegaja redukcji niz oksoaniony
Cr, Mn i Fe. Niektore zwiazki, np. WClgs, ReF;, RuO4 1 PtF¢ nie maja odpowiednikow w
czwartym okresie. Dla pierwiastkow grup 4 do 6 najtrwalsze sg najwyzsze stopnie utlenienia;

— Stopien utlenienia +2 ma stosunkowo mate znaczenie z wyjatkiem Ru, Pd i Pt. Jest
on istotny dla molibdenu, wystepuje jednak w innej formie (Mo,*") niz w przypadku chromu
(Cr*"). Podobnie stopien utlenienia +3 jest stosunkowo mato istotny z wyjatkiem Rh, Ir, Ru i
Re;

— w przypadku pierwiastkow przejsciowych czwartego okresu wigzanie M-M
wystepuje tylko w karbonylkach metali i ich pochodnych oraz w dwurdzeniowych
kompleksach chromu. Cigzsze pierwiastki wykazuja wicksza tendencje do tworzenia wigzan
metal-metal;

— istniejg zwiazki dwurdzeniowe, np. M(0,CMe)s, M = Mo, Rh i Ru, przypominajace
kompleksy chromu. Znane sa jednak takze dwurdzeniowe halogenki Mo, Te, Re i Os, np.
[Re,Cls]*, zawierajace wielokrotne wigzania M—M;

— istniejg halogenki Nb, Ta, Mo, W i Re stanowiace zwiazki klasterowe, np.
[Ti6C112]2+ i [Re3C112]3_. Znane sg takze klastery [Au11]3+;

— cigzsze pierwiastki wykazuja tendencje do tworzenia zwigzkow niskospinowych.
Jony o parzystej liczbie elektrondw s3 czegsto diamagnetyczne. Nawet gdy liczba elektronow d
jest nieparzysta, czgsto wystepuje tylko jeden niesparowany elektron. Prosta interpretacja
momentow magnetycznych, mozliwa zwykle dla paramagnetycznych pierwiastkow
przejsciowych czwartego okresu, czesto zawodzi ze wzgledu na komplikacje uwarunkowane
sprzezeniem spinowo-orbitalnym. Sparowanie spindw mozna przypisa¢ wickszej rozciagtosci
przestrzennej orbitali 4d i 5d. Podwojne obsadzenie orbitalu powoduje stabsze odpychanie

migdzy elektronami niz na mniejszych orbitalach 3d. Ogdlnie trudniejsza jest interpretacja
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elektronowych widm absorpcyjnych. Dany zespoét ligandow powoduje rozszczepienie orbitali
w kolejnosci 5d > 4d > 3d,

— w przypadku zwtaszcza pierwszych pierwiastkow przejsciowych czwartego i pigtego
okresu wyzsze liczby koordynacyjne (7 i 8) wystepuja czesciej niz dla pierwiastkoOw okresu
czwartego. Dla pierwiastkow grupy platyny jednak maksymalna liczba koordynacyjna, z

malymi wyjatkami, wynosi 6.

Cyrkon i hafn

Atomowe i jonowe promienie cyrkonu i hafnu sg praktycznie identyczne. Wtasciwosci
chemiczne tych pierwiastkow sa wiec bardzo zblizone. Na ogdt wystepuja tylko roznice np. w
rozpuszczalno$ci lub lotnosci zwigzkow. Istotne roznice migdzy omawianymi pierwiastkami,
a tytanem sa nastgpujace. Tworza one niewiele zwigzkéw na stopniu utlenienia nizszym niz
IV. Jony czterododatnie maja duzy tadunek, nie wystepuje czgsciowo zapetmiona podpowtoka
d, co mogloby by¢ przyczyng preferencji stereochemicznych. Jony sg stosunkowo duze (0,74,
0,75 A), w zwigzkach i kompleksach maja wiec zwykle liczby koordynacyjne 7 i 8, nie za$ 6 i
tworza rézne wielosciany koordynacyijne, zwlaszcza z ligandami O i F. Istnieja np.: ZrF¢>
oktaedr w LiyZrFg¢ 1 CuZrF4-4H,0; ZrF73f - bipiramida pentagonalna w Na3;ZrF7; ZrzFu‘F
bipiramidy pentagonalne uwspélniajace krawedz w K,CuZr,F,-6H,0; ZrFg* antypryzmat
kwadratowy w Cu,ZrFg-12H,0; ZroF & antypryzmaty kwadratowe uwspolniajgce krawedz w
Cus3ZrF14:16H,0.  Chociaz istnieja nieliczne zwiazki, w szczegoélnosci halogenki,
cyrkonu(IIl), ten stopien utlenienia ma znacznie mniejsze znaczenie niz w przypadku tytanu.

Cyrkon wystepuje w przyrodzie w postaci baddeleitu, odmiany ZrO,, i cyrkonu,
ZrSiO4. Hafn wystepuje zawsze w mineratach cyrkonowych jako domieszka. Rozdzielenie
tych pierwiastkow jest trudne, dobre wyniki daje jednak ekstrakcja rozpuszczalnikowa i
wymiana jonowa. Metale sa podobne do tytanu zaréwno fizycznie (s twarde, wytrzymale i
przypominaja wygladem nierdzewng stal), jak i chemicznie (ulegajg fatwo tylko dziataniu HF,
tworzac fluorokompleksy).

Ze wzgledu na podobienstwo chemiczne cyrkonu i hafnu ograniczymy si¢ do

omoéwienia zwigzkow cyrkonu.

Zwiazki cyrkonu(IV), d°
Tlenek ZrO, otrzymuje si¢ przez ogrzewanie uwodnionego tlenku, ktoéry wytraca si¢ w

wyniku dodania OH™ do roztworéw Zr*". ZrO, jest wybitnie ogniotrwaly (temp. topn.
2700°C) i odporny chemicznie. Stosuje si¢ go do wyrobu tygli, wykladania piecow itp.
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Czterochlorek cyrkonu, ZrCly, otrzymuje si¢ w wyniku bezposredniej reakcji pierwiastkow
lub dziatania Cl, na mieszaning ZrO, i C. Jest tetraedryczny w fazie gazowej, lecz w stanie
krystalicznym wystepuja tancuchy oktaedréw ZrCls. Podobnie jak TiCly, chlorek cyrkonu(IV)
jest kwasem Lewisa i tworzy addukty z takimi donorami, jak Cl°, POCh, etery itp. Pod
dziataniem wody ulega tylko czgéciowej hydrolizie w temperaturze pokojowej, tworzac
trwaty tlenochlorek, ZrOCl,.

ZrO, jest bardziej zasadowy niz TiO, i praktycznie nierozpuszczalny w nadmiarze
zasady. Chemia roztwordw wodnych cyrkonu jest obszerniejsza ze wzgledu na mniejszg
tendencj¢ jego soli do ulegania catkowitej hydrolizie. Watpliwe jest jednak czy nawet w
roztworach silnie kwasnych istnieja akwajony Zr*". Zwiazek ZrOCl,-8H,0, krystalizujacy z
rozcienczonych roztworéw HCI, zawiera jon [Zr4(OH)g(H20)16]8+. Podobnie jak Ce*" i inne
jony czterododatnie, cyrkon tworzy jodan(V) rozpuszczalny w HNO; (6 mol-dm™). W dosé
stezonych roztworach HF wystepuja tylko jony [ZrFe]*. Sole krystalizujace z tych roztworéw

mogg zawierac [ZrE;)*, [ZrFs]* i dwurdzeniowe aniony wymienione powyzej.

Niob i tantal
Niob i tantal s3 metalami, tworza jednak zwigzki na piatym stopniu utlenienia,

podobne do zwigzkow typowych niemetali. Chemia kationéw niobu i tantalu jest bardzo
uboga, pierwiastki te tworzg jednak liczne kompleksy anionowe, na ogédt siedmio- i
o$miokoordynacyjne. Na swych nizszych stopniach utlenienia tworza wiele klasterow
zawierajacych wigzania metal-metal. Jedynie niob tworzy zwigzki na nizszych stopniach
utlenienia w roztworze wodnym. Mineraly kolumbit i tantalit majg ogoélny sktad
(Fe/Mn)(Nb/Ta),0¢, przy czym stosunki zawartosci (FeMn) i (Nb/Ta) sa zmienne. Niob
otrzymuje si¢ takze z pirochloru, mieszanego niobianu wapniowo-sodowego. Rozdzielanie i
otrzymywanie niobu i tantalu jest skomplikowane. Obydwa metale sg srebrzystoszare, trudno
topliwe 1 odporne na dziatanie kwasow. Roztwarzaja si¢ energicznie w mieszaninie HNO;-

HF, bardzo powoli natomiast w stopionym NaOH.

Chemia niobu i tantalu(V), d ©
Tlenki, M,0s, stanowig biale proszki o duzej gestosci, otrzymywane zwykle przez

spalanie innych zwigzkéw Nb i Ta w powietrzu. W wyniku dodania OH™ do roztworoéw
halogenkow powstajg galaretowate uwodnione tlenki. Tlenki sg stabo atakowane przez kwasy

(z wyjatkiem HF), lecz rozpuszczaja si¢ w stopionym NaHSO, lub NaOH. W wyniku
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stapiania z alkaliami powstajg oksoaniony, trwate w roztworze wodnym tylko przy wysokim
pH.

Pigciofluorki sg lotnymi biatymi substancjami, otrzymywanymi w wyniku
bezposredniej reakcji pierwiastkoéw. Maja strukture tetrameryczng charakterystyczng réwniez
dla innych pigciofluorkow. Pigciochlorki stanowig zotte substancje, otrzymywane w wyniku
bezposredniej reakcji pierwiastkow. Ulegaja hydrolizie do uwodnionych tlenkow. W postaci
krystalicznej i w rozpuszczalnikach, np. CCls, s3 dimeryczne. W wyniku ogrzewania obydwa
halogenki odrywaja tlen od donoréw tworzac tlenochlorki, MOCI;. Pigciochlorek niobu,
Nb,Clyo, tworzy w wyniku redukcji przez aminy, kompleksy Nb*", np. NbCly(py),. Halogenki
sg kwasami Lewisa; tworzg addukty z obojetnymi donorami i kompleksowe aniony z jonami
halogenkowymi. Roztwory fluorkow zawieraja jony [NbOFs]z_, [NbFs] oraz [TaFe] i

[TaF;]*". Z roztworéw tych mozna otrzymac sole o rdznej stechiometrii: [NbOF¢]*, [NbF;]?

i [TaFg]*.

NiZsze stopnie utlenienia
Niob i tantal tworza czterohalogenki, ktére tworza zwigzki koordynacyjne z

obojetnymi ligandami fosfinowymi. Na trzecim stopniu utlenienia pierwiastki tworza
jednordzeniowe kompleksy oktaedryczne, a takze bardzo trwate kompleksy dwurdzeniowe,

zawierajace podwojne wigzania metal-metal.

Molibden i wolfram
Molibden i wolfram nie przypominaja pod wzgledem chemicznym chromu; wyjatek

stanowig zwiazki z ligandami m-akceptorowymi. Zwiazki na +2 stopniu utlenienia nie sa
dobrze zbadane z wyjatkiem zwigzkow zawierajacych poczwornie zwigzane jednostki Mo,*.
Duza trwato$é Cr'”~ w kompleksach nie ma odpowiednika w chemii Mo i W. W przypadku
molibdenu i wolframu zwigzki na wyzszych stopniach utlenienia sg liczniejsze i bardziej
odporne na redukcj¢. Molibden i wolfram tworza zwiazki na réznych stopniach utlenienia, i o
bardzo réznorodnych strukturach przestrzennych; naleza do pierwiastkow przejsciowych o
szczegolnie skomplikowanej chemii. Molibden wystepuje w przyrodzie gtdéwnie w postaci
molibdenitu, MoS,, wolfram natomiast prawie wylacznie w postaci wolframianow, takich jak
CaWOy (szelit) i Fe(Mn)WO4 (wolframit). Molibdenit prazy si¢ otrzymujac tlenek, MoOs.
Rudy wolframu stapia si¢ z soda, otrzymany produkt rozpuszcza w wodzie i wytragca WO3 za

pomocg kwasow. Tlenki Mo i W redukuje si¢ wodorem otrzymujac metale w postaci szarych
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proszkéw. Ulegaja one tatwo dziataniu tylko mieszanin HF/HNOj3 oraz utlenieniu w wyniku
stopienia z alkaliami (NayO, lub KNO3;—NaOH).

Obydwa metale sg stosowane gtownie jako sktadniki stali stopowej; nawet male ich
dodatki znacznie zwigkszaja twardo$¢ 1 wytrzymato$¢ stali. Stale szybkotngce, stosowane do
wyrobu narzedzi skrawajgcych, twardych nawet w temperaturze czerwonego zaru, zawierajg
wolfram i chrom. Z wolframu wykonuje si¢ takze wldkna do zaréwek elektrycznych. W
wyniku bezposredniej reakcji molibdenu i wolframu z borem, weglem, azotem lub krzemem
w wysokiej temperaturze powstajg twarde, trudno topliwe i odporne chemicznie zwigzki
miedzywezlowe. Weglik wolframu jest stosowany jako material na ostrza narze¢dzi
skrawajacych itp.

Zwiazki molibdenu i wolframu

Trojtlenki otrzymuje si¢ przez ogrzewanie metalu lub jego zwiazkéw w powietrzu,
MoO; jest biaty, a WO; z6lty. Tlenki te nie ulegaja dziataniu kwasow z wyjatkiem HF, lecz
rozpuszczaja si¢ w zasadach, tworzac molibdeniany lub wolframiany. Rozpuszczalne w
wodzie sole litowcow i sole amonowe zawieraja tetraedryczne jony MoOs* i WO,
Wigkszo$¢ innych kationow tworzy sole nierozpuszczalne. Gdy roztwory molibdeniandéw lub
wolframianow sa stabo kwasne, nastgpuje kondensacja z utworzeniem skomplikowanych
polianionow. W roztworach bardziej kwasnych powstaja uwodnione tlenki, MoOs-2H,O
(z6tty) 1 WO3-2H,0 (biaty). W odroznieniu od chromianow stanowigcych silne utleniacze
aniony Mo i W wywieraja stabe dziatanie utleniajace.

W wyniku reakcji molibdenu lub wolframu z fluorem powstajg bezbarwne
szesciofluorki, MoF¢ (temp. wrz. 35°C) i WF¢ (temp. wrz. 17°C). Obydwa fluorki ulegaja
fatwo hydrolizie. Produktem chlorowania gorgcego Mo jest ciemnoczerwona substancja
bedaca dimerycznym pieciochlorkiem Mo,Clyg. W wyniku chlorowania gorgcego wolframu
powstaje niebieskoczarny, monomeryczny szesciochlorek, WClg, rozpuszczalny w CS;, CCla,
alkoholu i eterze.

W  wyniku reakcji Mo(CO)¢ z kwasami karboksylowymi powstajg dimery,
Mo,(CO;,R)4, ktore maja takg samg strukture jak Cr(O,CR)4. W wyniku reakceji Cry(O,CR)4 z
HCI powstaje tylko Cr*", wigzanie Mo-Mo jest jednak znacznie silniejsze i zostaje zachowane
w chlorokompleksach z poczwdérnymi wigzaniami Mo-Mo. Najlatwiej dostepnym
kompleksem wykorzystywanym do syntezy innych kompleksow jest szmaragdowy jon
[MoOCLs]*. Otrzymuje si¢ go przez redukcje [MoO4]>” w roztworach HCl lub przez

rozpuszczenie Mo,Clyjp w stezonym roztworze wodnym HCIl. Mozna wyodrebni¢ sole
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paramagnetyczne, np. Ky[MoOCls]. Po dodaniu do kwasnych roztworéw

chloromolibdenianow NaOH wystepuja rownowagi z udziatem czastek dimerycznych:

_ H o ST
> - O |l
2MoOCI;~ &= 2MoOClI,(OH)>~ == | Cl,Mo MoCl,
Zielony ” \Q
paramagnetyczny O R
- ciemny B
/ paramagnetyczny

- o I+
I
CI4Nho— O — MoCl,
o)

czerwonobrunatny
diamagnetyczny

Technetiren
Technet i ren roéznig si¢ znacznie od manganu. Nie istnieje odpowiednik Mn2+(aq) i

znane s3 tylko nieliczne kompleksy tych pierwiastkéw na +2 stopniu utlenienia. Chemia renu
i technetu na dowolnym stopniu utlenienia, jak i w kompleksach jest tylko w matym stopniu
chemig kationow. Obydwa pierwiastki tworza liczne zwiazki na stopniach utlenienia IV 1V,
przede wszystkim oksozwigzki na stopniu utlenienia V. Oksoaniony MO, sa znacznie
stabszymi utleniaczami niz manganiany(VII). Tworzenie klaster6w i wigzan metal-metal jest
charakterystyczne dla chemii na Il i IV stopniu utlenienia.

Ren odzyskuje si¢ z pytdow piecowych procesu prazenia rud MoS, i pozostatosci
procesu wytapiania miedzi z niektorych rud. Otrzymuje si¢ go na ogoét w roztworze jako jon
nadrenianowy ReOs. Po zatezeniu roztworu wytragca si¢ przez dodanie KCI trudno
rozpuszczalng sol, KReO,. Wszystkie izotopy technetu sa promieniotwoércze. *'Tc (okres
pottrwania 2,12-10° lat) odzyskuje si¢ w ilosciach kilogramowych z produktow
rozszczepienia uranu. Ilo§¢ *’Tc na Ziemi jest, by¢ moze, wicksza od iloéci renu. Wolne
metale otrzymuje si¢ przez redukcje wodorem tlenkow lub zwigzkoéw typu (NH4)MO,. Sg one
bardzo trudno topliwe i niereaktywne w temperaturze pokojowej. Spalaja si¢ w tlenie,

tworzac lotne tlenki, M,0O5. Tlenki te rozpuszczaja si¢ w cieplym wodnym roztworze Br; lub
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goracym HNOs, tworzac oksokwasy. Ren rozpuszcza si¢ w 30-procentowym H,0O;. Ren jest
stosowany gléwnie w postaci stopu Pt-Re osadzonego na tlenku glinu, jako katalizator
procesu reformowania ropy naftowej. Promieniotworczy technet stosuje si¢ do

radiograficznego badania watroby, serca i innych narzadow.

ZwiazkKi renu
Przyjmujemy, ze zwigzki technetu s3 podobne do zwigzkéw renu. Zétty lotny tlenek,

Re;07, jest bardzo higroskopijny i rozpuszcza si¢ w wodzie, z roztworu mozna przez
odparowanie otrzymac¢ hydrat tlenku, OsReOReO3(H,0),. W roztworze NaOH powstaje jon
nadrenianowy, ReOs. W wyniku nasycenia roztworow ReO,, w HCl lub H;SO,,
siarkowodorem powstaje czarny siarczek renu, Re,S;. Metode t¢ stosuje si¢ do odzyskiwania
renu z odpadéow produkcyjnych. Jedyne halogenki renu na stopniach utlenienia VI i VII to
lotne fluorki ReFs i ReF;. W wyniku chlorowania renu w temp. ok. 550°C powstaje
czerwonobrunatny Re,Clyo. Jest to dimer, podobnie jak Mo,Clyy lub Ta;Clyp. W wyniku
ogrzewania rozktada si¢ tworzac klasterowy trojchlorek renu. Jednostki Re;Cly tacza si¢ przez
uwspolnienie atomow Cl, tworzac polimer. Jednostki te sa bardzo trwale, zostaja zachowane
w fazie gazowej w temp. 600°C i stanowig podstawe znacznej czesci chemii Re™.

Podobnie jak wolfram i molibden, ren tworzy zwigzki tlenowe przede wszystkim na
V, a takze VII stopniu utlenienia. Sole jonu renianowego(VII), ReO4, wykazuja podobng
rozpuszczalno§¢ jak chlorany(VII), lecz sole TcOs sa lepiej rozpuszczalne. Jony
renianowe(VII) sg trwate w wodzie, i sa stabym i utleniaczami. W roztworze HCI jon ReO4"
jest redukowany czesciowo do jonu [Re'VClg]*, ktory tworzy trwale sole, np. KoReCly, a
czesciowo do jonu [Re,Clg]*, ktory jest izoelektronowy z jonem [Mo,Cls]* i zawiera
poczwoOrne wigzanie migdzy atomami metalu.

Oksokompleksy renu sg liczne, podobnie jak w przypadku molibdenu. Re,Cl;
rozpuszcza sie¢ w stezonym roztworze wodnym HCI tworzac [ReOCls]*". Oksokompleksy
moga zawieraé grupy Re=0, Re-O-Re i grupy trans O=Re=0 (w przypadku Mo"" wystepuja
dioksogrupy cis) oraz liniowg grupe O=Re—O—Re=0. Istnieje obszerna chemia zwigzkow
oksorenu(V) zawierajacych ligandy fosfinowe. Kompleksy ReOCI3(PR3), otrzymuje si¢ w
wyniku dziatania ReO; na PR; w etanolu zawierajagcym HCI. Jon halogenkowy (lub inny
ligand), znajdujacy si¢ po przeciwnej stronie niz wigzanie R=0, jest labilny; w etanolu np.

zostaje szybko podstawiony i powstaje ReOCl,(OEt)(PRj),.
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Platynowce
Ruten, osm, rod, iryd, pallad i platyna to sze$¢ najcigzszych pierwiastkéw w grupach

8, 9 1 10, okreslanych potocznie jako platynowce. Sa to pierwiastki rzadkie. Najbardziej
rozpowszechniona w przyrodzie jest platyna, ktorej zawarto§¢ w skorupie ziemskiej wynosi
10°% (zawarto$¢ innych platynowcow ok. 1077%). Platynowce wystepuja w stanie
rodzimym, czesto jako stopy, np. osmoiryd, a takze jako domieszki w arsenkowych i
siarczkowych rudach innych metali. Platynowce wystepuja zwykle wspolnie 1 towarzysza
takim metalom jak nikiel, miedz, srebro i zloto. Platynowce sa metalami szarobiatymi.
Otrzymano je najpierw jako proszki przez ogrzewanie takich soli jak (NHy4),PtCls. Niemal
wszystkie zwigzki tych pierwiastkow rozkladajg si¢, w wyniku ogrzewania, do metalu. Osm
ulega jednak tatwo utlenieniu przez powietrze do bardzo lotnego tlenku OsOy, a ruten tworzy
Ru0O,, konieczna jest wiec redukcja wodorem w celu odzyskania metali. Czesto stosowana
metoda otrzymywania platynowcow polega na dziataniu cynkiem na ich roztwory w kwasach.

Platynowce sg. bierne chemicznie, zwlaszcza w postaci litej. Ruten i osm ulegajg
najtatwiej utleniajgcemu stapianiu z alkaliami, rod i iryd dzialaniu HCl + NaClO; w temp.
125-150°C, a pallad i platyna dziataniu stgzonego HCI + Cl, lub wody krélewskiej. Metale w
postaci siatki lub folii, a zwlaszcza na nosnikach, takich jak tlenek glinu lub wegiel aktywny,
ktore nasyca si¢ solami metali i redukuje in situ, sa szeroko stosowane jako katalizatory w
przemysle. Pallad i rod sa stosowane w homogenicznych syntezach katalitycznych. W
dopalaczach (katalizatory) spalin samochodowych stosuje si¢ katalizator z metalicznej
platyny. Platyna i jej stopy sa uzywane w stykach elektrycznych. Pallad i platyna wykazuja
zdolno$¢ pochtaniania duzych ilosci czasteczkowego wodoru, a pallad jest stosowany do
oczyszczania wodoru przez dyfuzje, gdyz szczegodlnie dobrze rozpuszcza wodor.

Pod wzglgdem chemicznym platynowce wykazuja pewne cechy wspolne, wystepuja
jednak miedzy nimi znaczne réznice, uwarunkowane réznicami trwalosci poszczegélnych
stopni utlenienia, r6zng strukturg przestrzenna zwigzkow itp. Platynowce wykazuja mate
podobienstwo do zelaza, kobaltu i niklu, jezeli pominag¢ pewne zwiazki z ligandami n-
akceptorowymi, np. CO, i stechiometri¢ zwigzkow.

Halogenki, tlenki, siarczki i fosforki platynowcéw nie majg wigkszego znaczenia.
Chemia roztworéw wodnych jest prawie wylacznie chemig zwigzkéw kompleksowych.
Akwajony Ru", Ru'", Rh'™ 1", Pd" i Pt" istnieja w roztworach niekompleksujacych
aniondéw, mianowicie ClO4, BF4, p-toluenosulfonianu, lecz nie majg na ogoél znaczenia.
Bardzo liczne jony kompleksowe, gtéwnie z halogenkami lub azotowymi ligandami
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donorowymi, sg rozpuszczalne w wodzie. Dla wielu tych kompleksow przeprowadzono
badania dotyczace reakcji wymiany i kinetyki, interesujac si¢: a) efektami trans, zwlaszcza w
przypadku kwadratowych kompleksow Pt b) réznicami w mechanizmach podstawienia
miedzy jonami szeregéw metali przejsSciowych i c¢) niezwykle szybkimi procesami
przeniesienia elektronu w przypadku kompleksowych jonow metali cigzkich.

Platynowce, z wyjatkiem palladu i platyny, tworza dwuskladnikowe karbonylki, w
wigkszosci wielordzeniowe. Dla palladu i platyny znane sa podstawione karbonylki
wielordzeniowe, a wszystkie platynowce tworza halogenokarbonylki i wiele kompleksow
karbonylkowych zawierajacych inne ligandy. Dla rutenu typowe sa kompleksy nitrozylowe
(NO), zwlaszcza w roztworach zawierajacych kwas azotowy(V). Istnieje obszerna chemia
kompleksow z trzeciorzedowymi fosfinami i fosforanami, a w mniejszym stopniu z R3As i
R,S. Niektore z nich stanowig uzyteczne katalizatory homogeniczne. Wszystkie platynowce
tworza mieszane kompleksy fosfinowo-karbonylowe, halogenkowe 1 wodorkowe
przynajmniej na jednym stopniu utlenienia. Platynowce wykazuja silng tendencje do
tworzenia wigzan z weglem, zwlaszcza w alkenach i alkinach. Tylko w nielicznych
zwigzkach, np. OsH4(PR3) i IrHs(PR3),, liczba koordynacyjna jest wigksza niz 6. Kompleksy
na stopniach utlenienia IIT i IV sa w wickszosci oktaedryczne. Rh', Ir', Pd" i Pt" tworza
zwykle kompleksy kwadratowe lub pigciokoordynacyjne. Ruten i osm tworza na +2 stopniu

utlenienia kompleksy pigcio- lub szesciokoordynacyjne.

Ruten i osm
Pomaranczowozétty RuO4 (temp. topn. 25°C) powstaje w wyniku utlenienia

kwasnych roztworow zawierajacych ruten, przez MnO,4, Cl, lub goragcy HCIO4. Mozna go
oddestylowa¢ z roztworu lub odpedzi¢ w strumieniu gazu. Latwiej mozna otrzymac
bezbarwny OsOjs (temp. topn. 40°C) gdyz dostatecznie silnym utleniaczem jest w tym
przypadku HNO;. W procesie oddzielania rutenu i osmu od innych platynowcoéw
oddestylowuje si¢ najpierw OsQOy, a nastgpnie RuO4. RuO4 zbiera si¢ w stezonych roztworach
HCI, w ktorych ulega redukcji do mieszaniny chlorokompleksow Ru" i Ru'Y. Odparowany
produkt znajduje si¢ w handlu jako RuCl;-nH,0, najpospolitsza substancja wyjsciowa do
syntez zwiazkéw rutenu. Czterotlenki rutenu i osmu s3 z budowane z czasteczek
tetraedrycznych. Zwigzki te ekstrahuje si¢ z roztworow wodnych czterochlorkiem wegla.
Obydwa stanowig silne utleniacze. OsO,4 jest stosowany w chemii organicznej, utlenia

bowiem alkeny do cis-dioli. Jest szczegdlnie niebezpieczny dla oczu, praca z nim wymaga
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wiec zachowania ostroznosci. RuQO4 jest znacznie bardziej reaktywny i moze reagowac
energicznie z materig organiczna; jest bardzo toksyczny.

W wyniku rozpuszczenia OsO4 w zasadzie powstaje bezbarwny oksoanion:

0s04 + 20H™ — [0sO4(OH),]*
ktéry moze ulegaé redukeji do [0sO2(OH),]*.

Znacznie mniej trwaly oksorutenian, [RuO,4]%, otrzymuje si¢ go przez stapianie
zwigzkdéw Ru z Na,O, 1 rozpuszczanie produktu stapiania w wodzie. Roznica w stechiometrii
moze by¢ uwarunkowana wigksza zdolnoscig anionu 54 do powigkszania swej powtoki
koordynacyjnej. W wyniku redukcji RuO4 przez HCl w obecnosci KCI powstaje
K4[Ru,0OClyg] w postaci czerwonych krysztatow. Ten oksokompleks Ru' (d%) jest
diamagnetyczny, gdyz elektrony ulegajg sparowaniu na orbitalu czasteczkowym
rozciggajacym si¢ nad liniowym mostkiem Ru—-O-Ru. Handlowy, RuCl;-3H,0, ulega w
wyniku odparowania z HCI redukcji do chlorokompleksow rutenu(Ill). Stosujac duze
stezenia. CI” mozna otrzymaé jon [RuCls]”.

Istnieje obszerna chemia kompleksow rutenu z ligandami azotowymi. Grupa
[Ru(NH;)s]*" tworzy kompleksy z CO, MC, N,O, SO, a jej kompleks diazotowy byt
pierwszym otrzymanym kompleksem zawierajacym skoordynowana czasteczke No.

Ruten i osm tworzg kompleksy oktaedryczne MLsNO, zawierajace grupe M-NO.
Zaleznie od charakteru L, kompleksy te mogg by¢ kationowe, anionowe lub obojetne. Grupa
MNO moze zostaé zachowana mimo réznych przemian chemicznych takich kompleksow.
Roztwory rutenu, ktore zostaty kiedykolwiek poddane dziataniu HNOs;, moga zawieraé i
zwykle zawieraja, ligandy nitrozylowe, ktore trudno usungé. Pierwiastki te tworza szeroka
gamg¢ kompleksow z fosfinami.

Rodiiryd

Istnieje wiele diamagnetycznych, biemych kinetycznie kompleksow tych
pierwiastkow, przypominajacych kompleksy Co". W odréznieniu jednak od Co3+, rod(Ill) i
iryd(IlT) tatwo tworza oktaedryczne halogenokompleksy, np. [RhCls(H,0)]* i [IrCle]*
Ponadto, w wyniku redukcji kompleksow trojwartoSciowych nie powstajg kompleksy
dwuwartos$ciowe; tworzy je tylko w specjalnych warunkach rod. Gdy ligandami sg fluorowce,
aminy lub woda, wowczas w wyniku redukcji powstaje metal lub, w kontrolowanych
warunkach kompleks wodorkowy, np. [Rh(NH;3)sH]SO4; gdy obecne sa ligandy m-
akceptorowe, nastepuje redukcja do Rh' lub Ir', albo do hydrydokompleksow irydu(IIl). Przez

stopienie Rh z NaCl w Cl,, a nastgpnie rozpuszczenie otrzymanego produktu w wodzie i
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krystalizacje otrzymuje si¢ Nas[RhClg]. W wyniku dodania OH™ powstaje uwodniony tlenek,
Rh,0s3. Przez rozpuszczenie go w rozcienczonym roztworze HCIO4 otrzymuje si¢
[Rh(H20)6]*", ktorego zolte sole mozna wykrystalizowa¢. Po rozpuszczeniu Rh,O; w HCI i
odparowaniu roztworu otrzymuje si¢ czerwong, rozptywajacg si¢ substancje, RhCl;-nH,O.
Jest to stosowany zwykle material wyjsciowy do syntezy zwigzkéw rodu. Rozpuszcza si¢ w
alkoholach, a takze w wodzie. W wyniku dziatania jonéw Ag’ na $wieze roztwory nie
wytraca si¢ AgCl, lecz podczas gotowania czerwonobrunatna barwa roztworow przeksztalca
sic w zolta barwe [Rh(H20)e]*".

Bardzo trudne jest utlenieniec Rh®" i znane sa tylko nieliczne zwiazki Rh'".
Oktaedryczne kompleksy Ir*" sa trwale; zawieraja one niesparowany elektron (tzgs).
Heksachloroirydany otrzymuje si¢ przez ogrzewanie w chlorze mieszaniny Ir +NaCl. Czarna
s0l Na,IrClg jest dobrze rozpuszczalna w wodzie; tak zwany kwas chloroirydowy jest solg
oksoniowg, H,IrCls-4H,0O. Substancje te sg uzywane do otrzymywania innych zwigzkow
irydu. Ciemny czerwonobrunatny jon [Ir'Clg]* ulega szybkiej i ilosciowej redukcji w
stezonym roztworze OH™, tworzac zo6ltozielony [Ir"'Cle]>

2[IrCl]* + 20H © 2[IrCl]> + 140, + H,0

Znane sa nieliczne zwiazki rodu(Il) (d7); glownie sa to diamagnetyczne
dwurdzeniowe karboksylany o strukturze mostkowej. Koncowe potozenia moga by¢ zajete
przez czasteczki rozpuszczalnika; kompleksy z donorami tlenowymi sg zielone lub niebieskie,
lecz z m-akceptorami, np. PPhs, s3 pomaranczowoczerwone.

Kompleksy rodu(l) i irydu(l) (d 8) sa zwigzkami o geometrii kwadratowej lub
zwigzkami pigciokoordynacyjnymi; sa diamagnetyczne i zawieraja ligandy m-akceptorowe.
Kompleksy Rh"' sg znacznie mniej trwate. Hydrydokarbonyltris(trifenylofosfina)rod(I) jest
76lta substancjg krystaliczng o strukturze bipiramidy z ekwatorialnymi grupami fosfinowymi;
jest stosowany glownie jako katalizator reakcji hydroformylowania alkendw.
Chlorotris(trifenylofosfina)rod(I), RhCI(PPh3);, czerwonofioletowa substancja krystaliczna,
powstaje w wyniku redukcji etanolowych roztworéw RhCl;-3H,0 za pomocg nadmiaru PPhs.
Jest stosowany jako katalizator reakcji uwodorniania alkenéw i innych zwigzkow

nienasyconych.

Pallad i platyna
Chlorek palladu, PdCl,, otrzymuje si¢ przez chlorowanie metalicznego palladu.

Powyzej temp. 550°C powstaje nietrwata odmiana o, natomiast ponizej 550°C odmiana 3.
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Istniejg rowniez odmiany o i § chlorku platyny, PtCl,. Chlorek platyny(IV), PtCls, otrzymuje
si¢ jako czerwonobrunatne krysztaty przez ogrzewanie kwasu chloroplatynowego, H,PtCls, w
chlorze. Zwiazek ten rozpuszcza sie w wodzie i kwasie solnym. Analogiczny chlorek Pd" nie
istnieje.
ZwiazKi palladu(II) i platyny(II), d 8

Jon palladu(Il), Pd*", wystepuje w PdF, i jest paramagnetyczny. Akwajon,
[Pd(H,0)4]*", ma jednak sparowane spiny, wszystkie kompleksy Pd i Pt sa diamagnetyczne.
Brunatne, rozptywajace si¢ w powietrzu sole, typu [Pd(H,0)4](Cl0O4),, mozna otrzymac,
rozpuszczajac pallad w HNO3 lub PdO w HCIO4. Pallad(Il) i platyna(Il) tworza kompleksy
kwadratowe lub pigciokoordynacyjne o wzorach ML42+, ML52+, ML;X", cis- i trans-ML, X,
MX,4 oraz MLs3;X;,, gdzie L oznacza obojetny ligand, a X - jednoujemny jon. Kompleksy
palladu sa mniej trwale termodynamicznie i kinetycznie niz odpowiadajace im kompleksy
Pt". Pod innymi wzgledami kompleksy Pd" i Pt" sa podobne. Dzigki swej biernosci
kinetycznej kompleksy Pt" (a takze Pt') odegraly bardzo wazna role w rozwoju chemii
koordynacyjnej. Pallad(Il) i platyna(Il) wykazuja powinowactwo do ligandow NHj,
halogendéw, CN, trzeciorzedowych fosfin i siarczkow R,S, natomiast stabsze powinowactwo
do ligandow tlenowych i F. Sole chloroanionéw, [MCls]*, sa czesto wykorzystywane jako
zrodto innych zwigzkow. Zottawy jon [PACL,]* powstaje w wyniku rozpuszczenia PdCIl, w
HCI; czerwony jon [PtCl4]* otrzymuje sie przez redukcje [PtCls]* kwasem szczawiowym.

Kompleksy pigciokoordynacyjne odgrywaja rtole w procesach podstawiania i
izomeryzacji kwadratowych kompleksow Pd" i Pt" przebiegajacych wedlug mechanizmu
asocjacyjnego.
Zwiazki palladu(IV) i platyny(1V), d ¢

Istnicje niewiele kompleksow Pd'Y; kompleks azotanowy(V) powstaje w wyniku
rozpuszczenia palladu w stezonym HNOs;. Platyna(IV) tworzy jednak wiele trwalych
termicznie i biernych kinetycznie kompleksow oktaedrycznych, od kationowych, takich jak
[Pt(NH;3)6]Cly, do anionowych, np. K;[PtCly]. Najwazniejsze sg heksachloroplatyniany sodu i
potasu, stanowigce substancje wyjsciowe do syntezy innych zwigzkow. Kwas
chloroplatynowy, HPtCls, powstaje w postaci pomaranczowych krysztalow po odparowaniu

roztworu platyny w wodzie krolewskiej lub w HCI nasyconym chlorem.
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Zwiazki palladu(0) i platyny(0), d 1°
Wszystkie te kompleksy zawieraja ligandy m-akceptorowe, gtownie trzeciorzedowe

fosfiny. Kompleks M(PPh;)4 otrzymuje si¢ w wyniku redukcji K,PdCls lub K,PtCly przez
N,Hs w etanolu zawierajagcym PPh;. Kompleksy te latwo ulegaja reakcjom addycji

oksydacyjnej, w ktorych nastgpuje uwolnienie dwoch czasteczek PPhs.

Srebro i zloto
Mimo analogicznych struktur elektronowych (jeden elektron s poza wypetniong

podpowtoka d) 1 wysokich potencjatow jonizacji Ag, Au i Cu wykazujg tylko niewiele cech
wspolnych. Sg one nastgpujace:

1. Metale te majg takg samg sie¢ krystaliczng regularng ptasko centrowang.

2. Cu0 1 Ag,O majg takg samg strukture przestrzennie centrowang, w ktorej atom
metalu ma dwoch bliskich sgsiadow O, a kazdy atom O jest tetraedrycznie otoczony przez
cztery atomy metalu.

3. Chociaz stale trwalosci halogenokompleksow wielu metali maleja w kolejnosci: F >
Cl > Br > I, miedz(I) i srebro(I) nalezg do grupy jonéw metali szlachetniejszych, dla ktorych
kolejnos¢ ta jest odwrotna.

4. Cu' i Ag' (w a mniejszym stopniu Au') tworza podobne typy kompleksow, np.
[MCl,], [EtsAsMl4] i KoMCls.

5. Pewne kompleksy Cu" i Ag" sg izomorficzne, a Ag", Au" i Cu™ tworza podobne
kompleksy.

Jedynym trwalym kationem, oprocz jonéw kompleksowych, jest Ag'. Jon Au' jest
bardzo nietrwaly i ulega dysproporcjonowaniu:

3AU g — AU (o + 2AU

Ztoto(Ill) jest z reguly skompleksowane we wszystkich roztworach, zwykle jako

Inne stopnie utlenienia, Ag", Ag" i Au', sa

czasteczka anionowa, np. [AuCl;0OH]J.
nieodporne na dziatanie wody albo wystepuja tylko w zwiazkach nierozpuszczalnych lub
kompleksach.

Srebro i zloto wystepuja w przyrodzie w stanie rodzimym, w postaci siarczkow i
arsenkow, a takze jako AgCl. Srebro otrzymuje si¢ jako produkt uboczny podczas przerobki
innych rud, np. rud olowiu, platynowcéw, a zwlaszcza miedzi. Ztoto i srebro ekstrahuje si¢
przez dzialanie roztworami cyjankéw w obecno$ci powietrza, w wyniku czego powstaja
cyjanokompleksy [M(CN),] . Z kompleksow tych wydziela si¢ metale przez dodanie cynku, a

nastepnie poddaje je rafinacji elektrolityczne;.
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Srebro jest metalem biatym, blyszczacym 1 ciggliwym (temp. topn. 961°C),
stanowigcym najlepszy znany przewodnik elektryczno$ci i ciepta. Jest mniej reaktywne niz
miedz, latwiej jednak reaguje z siarka i siarkowodorem, ktére powoduja szybkie czernienie
powierzchni srebra. Srebro roztwarza si¢ w kwasach utleniajacych i w roztworach cyjankéw
w obecnosci tlenu lub nadtlenku wodoru.

Ztoto jest metalem migkkim i zottym (temp. topn. 1063°C), oznaczajacym si¢ wicksza
ciggliwoscia 1 kowalnoscig niz jakikolwiek inny metal. Jest niereaktywne, nie ulega dzialaniu
tlenu 1 siarki, reaguje jednak tatwo z fluorowcami lub z roztworami zawierajagcymi, lub
wydzielajacymi chlor, takimi jak woda krolewska. Rozpuszcza si¢ w roztworach cyjankow w
obecnosci powietrza lub nadtlenku wodoru z utworzeniem [Au(CN),]". Zaréwno srebro, jak i

zloto, tworzg wiele uzytecznych stopow.

ZwiazKi srebra(l), d 1°
Jon srebra(l), Ag', jest niewatpliwie solwatowany w roztworze wodnym, lecz akwajon

nie wystepuje w solach, bowiem praktycznie wszystkie sg bezwodne. AgNO;3, AgCIO; i
AgClOy s rozpuszczalne w wodzie, natomiast Ag,SO4 1 AgO,CCHj sg trudno rozpuszczalne.
Sole oksoaniondéw sg jonowe. Chociaz halogenki AgCl i AgBr majg struktur¢ NaCl, wydaje
si¢, ze oddziatywania Ag "X majg w znacznym stopniu charakter kowalencyjny. W wyniku
dodania NaOH do roztworéw Ag' powstaje ciemnobrunatny tlenek, ktory trudno jest uwolnié
od jonow alkalicznych. Jest zasadowy, a jego wodne zawiesiny sa alkaliczne. Roztwory te
pochtaniaja CO, z powietrza, tworzac Ag,COs. Tlenek srebra rozktada si¢ powyzej ok. 160°C
i jest redukowany do metalu przez wodor. Reakcja rozpuszczalnych w wodzie halogenkow z
zawiesing chlorku srebra jest dogodng metoda otrzymywania wodorotlenkow, gdyz halogenki
srebra sg nierozpuszczalne.

W wyniku dzialania siarkowodoru na roztwory Ag" powstaje czarny siarczek srebra
Ag,S. Na przedmiotach srebrnych powstaje czesto powloka Ag,S; ulega on tatwo redukcji,
stykajgc si¢ z glinem w rozcienczonym roztworze Na,COs. Fluorek srebra wykazuje unikalna,
dla soli tego metalu, zdolno$¢ tworzenia hydratow, np. AgF-4H,O. Inne halogenki sa
wytragcane w wyniku dodania X~ do roztworéw Ag'; intensywno$¢ ich barwy i
nierozpuszczalno$s¢ w wodzie zwigksza si¢ w kolejnosci: Cl < Br < I. Chlorek srebra mozna
otrzyma¢ w postaci do$¢ wytrzymatych blaszek, przepuszczajacych znaczng czes$é
promieniowania podczerwonego i stosowanych w fotometrii. Chlorek i bromek srebra sa
swiatloczute i byly przedmiotem intensywnych badan ze wzgledu na ich znaczenie w

fotografii.
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Z ligandami jednokleszczowymi srebro tworzy kompleksowe jony, AgL’, AgL,,
AgL;" i Ags+. Najwieksze znaczenie ma liniowy jon AgL,”. Ligandy chelatujace nie moga
tworzy¢ prostych jondéw, tworza kompleksy wielordzeniowe. Najpospolitsze sa kompleksy
typu (Ag(NH;),]", powstajagce w wyniku rozpuszczenia chlorku srebra w wodzie
amoniakalnej oraz [Ag(CN),] i [Ag(S20s):]. Halogenki srebra rozpuszczaja si¢ takze w

roztworach zawierajacych nadmiar jonéw halogenkowych i jonow Ag'.

Zwiazki srebra(ll), d 9, i srebra(lll), d 8

Fluorek srebra(Il) jest brunatng substancja, powstajagca w wyniku ogrzewania srebra
we fluorze; jest to uzyteczny $rodek fluorujacy. Produktem ogrzewania Ag,O w roztworze
alkalicznym jest czarny tlenck Ag'Ag"0,. Zarowno Ag', jak i Ag"™ wystepuja w
kompleksach z odpowiednimi ligandami; zwykle stosowana metoda ich otrzymywania polega
na utlenianiu Ag" w obecnosci ligandu. Przez utlenienie za pomoca S,0g> w obecnosci
P

pirydyny otrzymuje si¢ czerwony jon [Ag(py)s]”, natomiast w alkalicznym roztworze

jodanu(V) powstaje jon [Ag(10)2] "

Zwiazki zlota
Tlenek ztota, Au,O, ulega rozktadowi na ztoto i tlen w temp. 150°C. W wyniku

chlorowania ztota w temp. 200°C powstaje chlorek zlota(IIl), Au,Cls, w postaci czerwonych
krysztatow; produktem jego ogrzewania do temp. 160°C jest chlorek ztota(I), AuClL

Jon dicyjanoztocianowy, [Au(CN),] ", powstaje tatwo w wyniku rozpuszczenia ztota w
roztworach cyjanku w obecnosci powietrza lub H,0,. Produktami reakcji Au,Clg z
trzeciorzgdowymi fosfinami w eterze sg kompleksy ztota(I), R3PAuCl; jon chlorkowy mozna
zastgpi¢ jodkiem lub rodankiem. W wyniku redukcji tych kompleksoéw przez NaBH4 powstaja
klasterowe zwigzki ztota o sktadzie Au;X3(PR3);.

Alkilosiarczki ztota, [Au(SR)],, 1 podobne zwigzki otrzymywane z siarkowanych
terpendw, sa dobrze rozpuszczalne w rozpuszczalnikach organicznych 1 stanowia
prawdopodobnie takze zwigzki klasterowe. Sg stosowane do dekorowania artykulow
ceramicznych i szklanych, na ktérych po wypaleniu pozostaje warstewka ztota.

Ztoto(IIT), d®, jest izoelektronowe z Pt', jego kompleksy sa wigc kwadratowe. W
wyniku rozpuszczania Au w wodzie krolewskiej, lub Au,Clg w HCI, powstaje roztwor, po
ktoérego odparowaniu pozostaja z6tte krysztaty H[AuCl4]-3H0. Jon
tetrachloroztocianowy(Ill) bardzo tatwo hydrolizuje do [AuCl;OH]. Z rozcienczonych

I

roztworéw HCI mozna skutecznie wyekstrahowa¢ Au~ do octanu etylu lub eteru etylowego.
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Pierwiastki bloku f

Skand, itr, lantan i lantanowce
Pierwiastki grupy 3, skand, itr, lantan sg wlasciwie pierwiastkami bloku d. Natomiast

pojecie lantanowce stosuje si¢ do 14 pierwiastkow nastepujacych po lantanie, w ktorych do
konfiguracji lantanu sg stopniowo dodawane elektrony 4f. Czg¢sto jednak do lantanowcow
zalicza si¢ robwniez sam lantan; istotnie pierwiastek ten stanowi prototyp nast¢pnych 14
pierwiastkow. Stopniowe zmniejszanie si¢ promieni atoméw i jonow tych pierwiastkow,
zwane kontrakcjg lantanowcow, wynika z faktu zapeliania wewngtrznej podpowloki 4f
elektronami. Wszystkie lantanowce sa wybitnie elektrododatnie, a potencjat M**/M zmienia
sic 0d —2,25 V (Lu) do —2,52 V (La). Chemia lantanowcéw jest gtownie chemia jonoéw M>".

Itr, ktory znajduje si¢ nad lantanem w grupie 3, tworzy podobne jony tréjdodatnie ze
zrebem atomowym gazu szlachetnego. Ze wzgledu na kontrakcje lantanowcéw promien Y*
jest zblizony do promieni Tb’" i Dy’". W zwiazku z tym itr wystepuje w mineratach
lantanowcow. Omowimy tutaj rowniez lzejszy pierwiastek grupy 3, skand, chociaz ma
mniejszy promien jonowy, a jego wilasciwosci chemiczne s3 posrednie miedzy
wiasciwosciami glinu a wlasciwosciami itru i lantanowcow.

Wybrane wtasciwosci skandu, itru i lantanowcow

VA Pierwiastek Symbol konfiguracja Stopien Promien M° | Barwa M°"
utlenienia [A]

21 | Skand Sc [Ar]3d'4s” 3 0,68 bezbarwny

39 | Itr Y [Kr]4d'5s° 3 0,88 bezbarwny

57 | Lantan La [Xe]5d 65 3 1,06 bezbarwny

58 | Cer Ce [Xeldf'5d 65 3,4 1,03 bezbarwny

59 | Prazeodym Pr [Xeldf6s” 3,4 1,01 zielony

60 | Neodym Nd [Xel4f 65" 3 0,99 liliowy

61 | Promet Pm [Xeldf 6s” 3 0,98 rézowy

62 | Samar Sm [Xe]4f%6s” 2,3 0,96 20hty

63 | Europ Eu [Xel4f 65 2,3 0,95 bladorozowy

64 | Gadolin Gd [Xel4f'd 65 3 0,94 bezbarwny

65 | Terb Tb [Xe]4f 6s” 3,4 0,92 bladorozowy

66 | Dysproz Dy [Xel4f 65 3 0,91 20ty

67 | Holm Ho [Xel4f " 65 3 0,89 20ty

68 | Erb Er [Xel4f 65 3 0,88 liliowy

69 | Tul Tm [Xel4f 65 3 0,87 zielony

70 | Iterb Yb [Xel4f 65 2,3 0,86 bezbarwny

71 | Lutet Lu [Xeldf " d 65 3 0,85 bezbarwny

Niektore lantanowce tworzg jony dwu— lub czterododatnie. Jony dwudodatnie ulegaja
fatwo utlenieniu, a jony czterododatnie ulegaja tatwo redukcji do jonu tréjdodatniego.

Wystepowanie tych stopni utlenienia mozna w sposob uproszczony wythumaczy¢ szczegdlng
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trwatoscig pustych, zapemionych w potowie lub catkowicie podpowtok f. Podobne zjawisko
wystepuje w przypadku entalpii pierwiastkow przejsciowych czwartego okresu, a zapetnienie
w potowie podpowloki 3d tlumaczy trwalo$¢ manganu(Il). W przypadku lantanowcow
stopniowi utlenienia +4 ceru odpowiadaja jony Ce*" i pusta podpowltoka 4f Podobnie jon
Yb*" ma konfiguracje f'¥, czyli zapetiona podpowloke 4f Wypehiona w potowie
konfiguracja /7 w przypadku Gd®" wystepuje takze w jonach Eu®" i Tb*". Odgrywaja tu role
réwniez inne czynniki, o czym $wiadczy stabilizacja wielu jonéw dwudodatnich w sieciach
CaF, oraz istnienie fluorkowych kompleksow Pr** i Nd**.

Jony lantanowcow, ktore zawieraja niesparowane elektrony, sa barwne i
paramagnetyczne. Podstawowa ro6znica miedzy lantanowcami a pierwiastkami bloku d polega
na tym, ze elektrony 4f sa elektronami wewnetrznymi i sg bardzo skutecznie ostaniane od
dziatania sit zewnetrznych przez wyzej potozone podpowtoki 5s® i 5p°. Wplyw pola ligandow
jest wigc bardzo staby. Ze wzgledu na to przejSciom elektronowym miedzy orbitalami f
odpowiadaja bardzo waskie pasma absorpcyjne, zupelnie odmienne od szerokich pasm
odpowiadajacych przejsciom d-d, a wlasciwosci magnetyczne jonow w niewielkim stopniu
zalezg od ich otoczenia chemicznego.

Dla jonow M** charakterystyczne jest czgste wystgpowanie liczb koordynacyjnych
wigkszych niz 6. Znanych jest bardzo niewiele komplekséw szesciokoordynacyjnych, istotne
znaczenie maja natomiast liczby koordynacyjne 7, 8 i 9. W kompleksie [Ce(NO3)s]* jon Ce*"
jest otoczony przez 12 atoméw tlenu chelatowych grup NOs;. Wynikiem zmniejszania si¢
promieni jonowych od La do Lu jest mozliwo$¢ wystgpowania roznych struktur
krystalicznych i liczb koordynacyjnych dla réznych czesci grupy lantanowcow. Na przyktad
w trojchlorkach lantanowcow od La do Gd atomy metalu sg dziewigciokoordynacyjne,
natomiast chlorki lantanowcow od Th do Lu majg strukture typu AICls, w ktorej metal jest
skoordynowany oktaedrycznie. Podobne réznice w liczbach koordynacyjnych dotycza jonow

W roztworze.

Wystepowanie i otrzymywanie
Skand jest pierwiastkiem rownie rozpowszechnionym w przyrodzie jak arsen i

dwukrotnie bardziej rozpowszechnionym niz bor. Nie jest jednak tatwo dostepny ze wzgledu
na brak bogatych rud, a takze na trudno$¢ jego wydzielenia. Skand mozna oddzieli¢ od itru i
lantanowcow, ktore moga wystepowa¢ w mineratach skandu, stosujac kationity i kwas

szczawiowy jako eluent.
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Lantanowce, tacznie z lantanem 1 itrem, byly znane poczatkowo jako ,,ziemie
rzadkie”, wystepuja bowiem w przyrodzie w postaci mieszanin zwigzkow (chodzi o weglany,
tlenki, fosforany i krzemiany okreslane dawniej wspdlnym stlowem ,,ziemie”). Nie sg to
jednak pierwiastki faktycznie rzadkie, gdyz ich zawartos¢ w skorupie ziemskiej jest
stosunkowo duza. Nawet najrzadszy z nich, tul, jest réwnie rozpowszechniony jak bizmut i
hardziej rozpowszechniony niz arsen, kadm, rt¢¢ lub selen. Najwazniejszym zrddlem
lantanowcow jest monacyt, ci¢zki, ciemny piasek o zmiennym sktadzie. Glownym
sktadnikiem monacytu sg ortofosforany lantanowcoéw, moze on zawiera¢ jednak takze do 30%
toru. 90% zawartosci lantanowcoéw wydzielonych z mineratow stanowiag zwykle La, Ce, Pr i
Nd, reszta to itr i pierwiastki cigzsze. Mineraly zawierajace lantanowce na +3 stopniu
utlenienia sg zwykle ubogie w europ, ktory ze wzgledu na tendencje do tworzenia zwigzkow
na drugim stopniu utlenienia, gromadzi si¢ czgsto w mineratach wapniowcow.

Promet wystgpuje tylko w ilosciach $ladowych w rudach uranu, jako element

+ . .,
“Pm®* mozna wyodrebnié

samorzutnego rozpadu *U. Miligramowe ilosci rézowych soli
metodami wymiany jonowej z produktow rozszczepienia w wypalonym paliwie reaktorow
jadrowych. Lantanowce oddziela si¢ od wigkszo$ci innych pierwiastkow przez wytracenie
szczawianow lub fluorkéw z roztworu w HNO;. Do rozdzielenia lantanowcow stosuje si¢
wymian¢ jonowa na kationitach. W pierwszej kolejnosci zostaja zwykle oddzielone cer i
europ. Cer utlenia si¢ do Ce*’, a nastepnie wytraca z HNO3 (6 mol-dm™) jako jodan(V) Ce**
lub wydziela przez ekstrakcje rozpuszczalnikiem. Europ redukuje si¢ do Eu”" i usuwa przez
wytracenie w postaci EuSO,. Zdolnoé¢ jonu do ulegania wymianie zalezy glownie od jego
promienia hydratacji. Podobnie jak w przypadku litowcow, jon najmniejszy krystalograficznie
(Lu) ma najwigkszy promien hydratacji, natomiast La ma najmniejszy promien hydratacji.
Lantan jest wigc adsorbowany najsilniej, a lutet najstabiej, kationy lantanowcow sg zatem
wymywane w kolejnosci Lu — La. Tendencje t¢ mozna wzmocnié, stosujgc substancje
kompleksujagce przy odpowiednim pH; jon o najmniejszym promieniu tworzy najtrwalsze
kompleksy, co zwigksza preferencje do fazy wodnej. Typowe ligandy kompleksujace to kwas
o-hydroksyizomastowy, EDTA i inne kwasy hydroksykarboksylowe i aminokarboksylowe. Z
eluatow odzyskuje si¢ jony M*>" przez zakwaszenie rozcienczonym HNOj; i dodanie jonow
szczawianowych, ktore wytracaja szczawiany lantanowcoéw praktycznie iloSciowo. Przez
wyprazenie szczawiandow otrzymuje si¢ tlenki.

Cer(IV) (a takze Zr'", Th" i Pu') mozna latwo wyekstrahowac z roztworow w HNO;

fosforanem tributylowym rozpuszczonym w eterze naftowym (mieszanina weglowodorow
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zawierajgca gtownie heksan i pentan) lub innym obojetnym rozpuszczalniku i oddzieli¢ od
jonéw lantanowcow(Ill). W odpowiednich warunkach mozna rowniez wyekstrahowac
azotany(V) lantanowcoéw(Ill) za pomoca roéznych estrow fosforanowych lub kwasow.
Mozliwo$¢ wyekstrahowania lantanowca w danych warunkach zwigksza si¢ ze wzrostem
liczby atomowej; jest ona wicksza w mocnym kwasie i przy duzych stezeniach NO; .

Lzejsze lantanowce (od La do Gd) otrzymuje si¢ przez redukcje trojchlorkoéw
wapniem w temp. 1000°C lub wyzszej. W przypadku Tb, Dy, Ho, Er, Tm, a takze Y, stosuje
si¢ fluorki, gdyz chlorki sg zbyt lotne. Promet otrzymuje si¢ przez redukcje PmF; litem.
Trojchlorki Eu, Sm i Yb redukuje si¢ wapniem tylko do dwuchlorkow. W wyniku redukcji w
wysokiej temperaturze tlenkéw na +3 stopniu utlenienia otrzymuje si¢ metale.

Lantanowce sa metalami srebrzystobiatymi, wybitnie elektrododatnimi. Reaguja z
woda, powoli na zimno, szybko po ogrzaniu, wydzielajac wodor. Matowiejg w powietrzu i
spalajg si¢ tatwo, tworzac tlenki M,Os3; cer stanowi wyjatek, tworzy bowiem CeO,. Kamienie
do zapalniczek stanowia stopy metali zawierajace glownie cer. Itr jest odporny na dzialanie
powietrza do temp. 1000°C dzigki wytwarzaniu ochronnej warstewki tlenkowej. Lantanowce
reaguja z Hy, C, N, Si, P, S, fluorowcami i innymi niemetalami w podwyzszonych

temperaturach.

Zwiazki na +3 stopniu utlenienia
Tlenek Sc,0s3 jest mniej zasadowy niz inne tlenki, bardzo przypomina Al,Os; jest

podobnie amfoteryczny i rozpuszcza si¢ w NaOH, tworzac jon [Sc(OH)6]3_. Tlenki
pozostatych pierwiastkéw przypominaja CaO; wiaza CO, i H,O z powietrza, tworzac
odpowiednio weglany i wodorotlenki. Wodorotlenki, M(OH)s, sa zwigzkami, ktorych
zasadowos¢ maleje ze wzrostem liczby atomowej, czego mozna oczekiwaé ze wzgledu na
zmniejszanie si¢ promienia jonowego. Pod dziataniem zasad wytragcaja si¢ z roztworow
wodnych jako galaretowate masy. Nie sg amfoteryczne.

Halogenki — skand wykazuje i w tym przypadku wiasciwosci odrgbne. Jego fluorek
przypomina AlF3, rozpuszcza si¢ bowiem w nadmiarze HF, tworzac jon [ScFe]’; NasScFe
jest podobny do kriolitu. ScCl; nie jest jednak katalizatorem w reakcji Friedla-Craftsa jak
AICl; i nie zachowuje si¢ jak kwas Lewisa. Znaczenie fluorkow lantanowcow wigze si¢ z ich
nierozpuszczalnoscig. W wyniku dodania HF lub jondéw F~ wytracaja si¢ fluorki MF; nawet z
roztworéw HNO; o stezeniu 3 mol-dm™ i jest to charakterystyczna proba na jony
lantanowcow. Fluorki ci¢zszych lantanowcdw sa nieznacznie rozpuszczalne w nadmiarze HF

w wyniku tworzenia kompleksow. Mozna ponownie rozpusci¢ fluorki w HNO; (3 mol-dm™)
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nasyconym H3;BO;, ktory usuwa F~ w postaci BF, . Chlorki sg rozpuszczalne w wodzie, z
ktorej krystalizuja jako hydraty.

Skand tworzy heksaakwajon [SC(H20)6]3+, ktory tatwo ulega hydrolizie. W przypadku
lantanowcow i itru akwajony, [M(H,0);]*", maja liczby koordynacyjne wigksze niz 6, jak w
[Nd(H,0)o]*". Jony te ulegaja w wodzie hydrolizie:

[M(H;0),]*" + H,0 > [M(OH)(H;0),.1*" + H;0"

Tendencja do hydrolizowania wzrasta od La do Lu, co jest zgodne ze zmniejszaniem si¢
promieni jonowych. Itr tworzy gtownie Y(OH)s.

W roztworach wodnych powstaja dos¢ stabe kompleksy fluorkowe, MF2+(aq). Nie
powstaja kompleksowe aniony, co odroznia lantanowce(Ill) jako grupe od aktynowcow(III),
ktore tworzg kompleksy anionowe w stezonych roztworach HCI. Najtrwalsze i najpospolitsze
sa kompleksy z tlenowymi ligandami chelatowymi. Kompleksy te maja zwykle liczbe
koordynacyjna wigkszg niz 6.

Zwiazki na +4 stopniu utlenienia

Cer to jedyny lantanowiec(IV), ktory wystepuje w roztworze wodnym i substancjach
statych. Dwutlenek ceru, CeO,, otrzymuje si¢ przez ogrzewanie Ce(OH); lub oksosoli ceru w
powietrzu. Jest niereaktywny i rozpuszcza si¢ w kwasach tylko w obecnosci reduktorow,
tworzac roztwory Ce”". Uwodniony tlenek ceru(IV), CeO,nH,0, jest zoltym, galaretowatym
osadem, otrzymywanym przez dziatanie OH™ na roztwory Ce*"; rozpuszcza sic w kwasach.
Jony ceru(IV) w roztworze otrzymuje si¢ w wyniku utlenienia Ce’" w roztworze HNO3 albo
H,SO4. Pod wzgledem chemicznym jon ten przypomina Zr*" i czterododatnie jony
aktynowcow. Ce*" tworzy fosforany nierozpuszczalne w HNO; i jodany(V) nierozpuszczalne
w stezonym HNO;, a takze nierozpuszczalny szczawian. Wytrgcanie fosforanéw i
jodanow(V) mozna wykorzysta¢ do oddzielania Ce*" od trojwartosciowych lantanowcow.
Zoltopomaranczowy uwodniony jon, [Ce(H,0)]*", jest dos¢ mocnym kwasem, latwo
hydrolizuje i prawdopodobnie istnieje tylko w stezonym roztworze HCIO,.

Prazeodym(IV) i cer(IV) wystepuja tylko w tlenkach i fluorkach.

Zwiazki na +2 stopniu utlenienia
Stopien utlenienia +2 wystepuje w roztworach i staltych zwiazkach Sm, Eu i Yb. Mniej

pewne jest istnienie Tm?>" i Nd*", lecz mozliwe jest wytworzenie i stabilizacja dwudodatnich
jondéw wszystkich lantanowcéw w sieciach CaF, lub BaF, przez redukcje np. MF; w CaF,

wapniem. Jon europu(Il) mozna otrzymac przez redukcje wodnych roztworow Eu’* cynkiem
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lub magnezem. Inne jony wymagaja uzycia amalgamatu sodowego. Wszystkie trzy
wymienione jony mozna otrzymac przez elektrolityczng redukcje w roztworze wodnym lub
stopionych halogenkach. Jony Sm*>” i Yb*" sg bardzo szybko utleniane przez wode, natomiast

Eu®" jest utleniany przez powietrze.

Aktynowce
Pierwiastki nastepujace bezposrednio po aktynie, ktory przypomina lantan i wystepuje

tylko na +3 stopniu utlenienia, nie s3 zbyt podobne do aktynu. Tor, protaktyn oraz, w
mniejszym stopniu, uran wykazuja wlasciwosci pierwiastkéw swych pionowych grup, w
ktorych sasiaduja z hafnem, tantalem i wolframem. Poczynajac jednak od ameryku, wystepuje
wyrazne podobienstwo do lantanowcow. Fakt ten, a takze wystgpowanie stopnia utlenienia +3
dla wszystkich pierwiastkow, uzasadnia stosowanie nazwy aktynowce. Widma atomowe tych
cigzkich pierwiastkéw sg bardzo ztozone i trudno jest powiazaé poziomy energii z liczbami
kwantowymi i konfiguracjami elektronowymi. Energie poziomow 5f, 6d, 7s i Tp sg
porownywalne, a energie odpowiadajace przejsciu elektronu z jednego poziomu na drugi sa
rzedu energii wigzania chemicznego. Struktura elektronowa jonu na danym stopniu utlenienia
moze by¢ rozna w roznych zwigzkach, w roztworze natomiast moze by¢ zalezna od rodzaju
ligandéw. Czgsto niemozliwe jest wiec ustalenie, ktore orbitale zostaly wykorzystane w
wigzaniu i rozstrzygnigcie, czy wigzanie jest kowalencyjne, czy jonowe. Orbitale 5/ moga
uczestniczy¢ w wigzaniach w znacznie wigkszym stopniu niz orbitale 4f. Przejawem tej
mozliwosci udzialu w  wigzaniach kowalencyjnych jest tworzenie zwigzkow
metaloorganicznych, podobnych do tworzonych przez pierwiastki bloku d. Promienie jonowe
aktynowcow roéwniez, jak w przypadku lantanowcoéw, wykazuja kontrakcje.

Wszystkie pierwiastki sg promieniotworcze. Wystgpowanie uranu i toru na Ziemi jest
uwarunkowane okresami pottrwania 2°U, 2®U i **Th, ktore s tak dlugie, ze pierwiastki te
mogly przetrwa¢ do chwili obecnej. Wymienione izotopy powstaja w szeregach
promieniotworczych i wystepuja w mineratach uranu i toru. Okresy poéttrwania nawet
najtrwalszych izotopow pierwiastkoéw nastepujacych po uranie sg tak krotkie, ze dowolne
powstajace ich ilosci znikaja bardzo szybko. Neptun i pluton, ktorym podobnie jak uranowi,
nadano nazwy planet, zostaly otrzymane w 1940 r. przez bombardowanie uranu czgstkami z
cyklotronu w Berkeley. Obydwa te pierwiastki otrzymuje si¢ obecnie z wypalonych
uranowych elementow paliwowych reaktoréw jadrowych. W praktyce odzyskuje si¢ tylko
pluton, gdyz izotop **’Pu jest materiatem rozszczepialnym, podobnie jak *°U, i moze by¢

wykorzystany jako paliwo lub w bombach jadrowych. Pewne ilosci >*’Np wykorzystuje sie do
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otrzymywania 'Pu (86,4 lat), stosowanego jako zrodto energii w satelitach. Izotopy
pierwiastkdéw nastgpujacych po plutonie powstaja w wyniku stopniowego pochtaniania
neutronow przez pluton w reaktorach jadrowych. Mozliwe jest otrzymanie wielu kilograméw
izotopow **'Np i 2*’Pu, setek graméw Am i Cm, miligraméw Bk, Cf i Es, i ilosci Fm rzedu
10 g. Izotopy pierwiastkéw nastepujacych po fermie sa krotkozyjace i dostepne dotychczas
tylko w ilosciach §ladowych. Wszystkie aktynowce sa bardzo reaktywne chemicznie.
Intensywne promieniowanie pierwiastkéw i krotkie okresy pottrwania moga wywolywac
szybki rozktad zwiazkoéw. Aktyn i kiur §wiecg w ciemnosci.

Glowne wilasciwosci chemiczne aktynowcow, stanowigcych elektrododatnie metale,
3 nastepujace:

1. Aktyn wystepuje wylacznie na +3 stopniu utlenienia i bardzo przypomina
lantanowce.

2. Tor i protaktyn wykazuja niewielkie podobienstwo do pozostalych aktynowcow.
Nalezy je raczej traktowac jako najci¢zsze pierwiastki grup odpowiednio Ti, Zr, Hf i V, Nb,
Ta.

3. Uran, neptun, pluton i ameryk sa do siebie podobne, rdéznigc si¢ gltownie
wzglednymi trwato§ciami roznych stopni utlenienia (III, IV, V i VI).

4. Kiur jest zblizony do lantanowcow i stanowi odpowiednik gadolinu, ma bowiem w
potowie zapeliong podpowloke 5/ rdzni si¢ jednak od gadolinu tworzeniem zwigzkéw na +4
stopniu utlenienia. Opierajac si¢ na analogii do lantanowcoéw, mozna przewidywac¢ dla
poprzedniego pierwiastka, ameryku stopien utlenienia +2 (analogicznie do Eu), a dla
nastepnego pierwiastka, berkelu - stopien utlenienia +4 (analogicznie do Tb). Jest tak istotnie.

5. Kiur i lorens przypominajg lantanowce. Lorens, podobnie jak lutet ma zapelniong
podpowtoke f, pierwiastek 104 powinien wigec wiasciwosciami przypominaé¢ (i, o ile
wiadomo, przypomina) hafn. Poczynajac od liczby atomowej 104, pierwiastki powinny by¢
analogami Hf, Ta, W itd., pierwiastek 112 powinien przypomina¢ Hg.

6. Charakterystyczng cechg zwiazkow i kompleksow aktynowcow jest, podobnie jak w
przypadku lantanowcow, wystepowanie duzych liczb koordynacyjnych dochodzacych do 12,
jak w [Th(NOs)s]*. Struktury geometryczne substancji stalych sa szczegolnie
skomplikowane.

7. Bardzo skomplikowana jest chemia wodnych roztworéw réznych kationéw U, Np,
Pu i Am. Entalpie swobodne odpowiadajace roznym stopniom utlenienia réznia si¢
nieznacznie i dla plutonu stopnie utlenienia III, IV, V i VI mogag faktycznie wspoétistnied.
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Chemi¢  komplikuja  reakcje  hydrolizy,  polimeryzacji, = kompleksowania i
dysproporcjonowania. W przypadku wickszosci substancji promieniotworczych reakcje
chemiczne sg inicjowane przez intensywne promieniowanie.

Metale otrzymuje si¢ w wyniku redukcji bezwodnych fluorkéow, chlorkéw lub tlenkow
za pomoca Li, Mg lub Ca w temp. 1100-1400°C. Sg srebrzystobiate, reaktywne i matowiejg w
powietrzu; w stanie silnie rozdrobnionym sa piroforyczne. Roztwarzaja si¢ w pospolitych
kwasach, najlepiej w HNO; i HCI. Uran pokrywa si¢ czarng warstewka tlenku. Wzbogacony
w izotop 2°U moze, po przekroczeniu pewnej masy krytycznej, zainicjowaé eksplozje
jadrowa; podobnie zachowuje si¢ pluton. Metale uran, neptun i pluton sa do siebie podobne,
naleza do metali o najwickszej gestosci. Ameryk i kiur to metale znacznie 1zejsze i o
wyzszych temperaturach topnienia niz U, Np i Pu, przypominajace lantanowce. Promien
metaliczny kalifornu wskazuje, Ze jest on dwuwarto$ciowy, jak europ i iterb.

Stopien utlenienia +3 jest wspdlny dla wszystkich aktynowcow z wyjatkiem Th i Pa.
Jest to najwazniejszy stopien utlenienia dla Ac, Am i wszystkich pierwiastkow nastgpujacych
po Am. Najlatwiej utleniajacym si¢ jonem tréjdodatnim jest jon U utleniany przez powietrze
lub, wolniej, przez wodg. Chemia aktynowcow przypomina chemi¢ lantanowcoOw. Na
przyktad mozna wytraci¢ fluorki z rozcienczonych roztworéw HNOs. Poniewaz rozmiary
jondéw pierwiastkow dwoch wymienionych szeregéw sa porownywalne, tworzg one podobne
jony kompleksowe, np. cytryniany; zblizone sg takze stale trwatosci. Do rozdzielenia
lantanowcow(IIIl) i aktynowcodw na grupy i na poszczeg6lne pierwiastki stosuje si¢ wymiane
jonowa.

Tor tworzy zwiazki glownie na +4 stopniu utlenienia. W roztworze wystepuja
czterododatnie kationy Pa, U, N p, Pu i Bk, dla Am i Cm jednak w roztworze istnieja tylko
kompleksowe fluoroaniony. Wszystkie wymienione pierwiastki tworza state zwigzki na +4
stopniu utlenienia. Stwierdzono, ze pierwiastek 104 wystepuje tylko na czwartym stopniu
utlenienia. Kationy czterododatnie w roztworze kwasnym mozna wytracac¢ jako jodany(V),
szczawiany, fosforany(V) i fluorki. Dwutlenki MO, (od Th do Bk) maja strukture fluorytu.
Czterofluorki aktynowcow i lantanowcow, MF, , sg izostrukturalne. Protaktyn tworzy trwate
zwigzki na +5 stopniu utlenienia, czym przypomina tantal. Jedyne proste zwigzki na szostym
stopniu utlenienia to szesciofluorki, MFg, uranu, neptunu i plutonu.

Stopnie utlenienia II i VII sa rzadkie. Stopien utlenienia II dotyczy tylko Am (analog
Eu): ktorego dwudodatni jon moze wystgpowac w sieciach CaF,, a takze Cf, Es, Fm, Md i
No, ktore tworza dwudodatnie jony w roztworze, podobne chemicznie do jonu Ba**. Stopien
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utlenienia +7 wystepuje tylko w oksoanionach Np i Pu, powstajacych w wyniku utlenienia ich
alkalicznych roztworéw przez Os albo ogrzewania PuO; i Li,O w tlenie. Typowe oksoaniony
to [NpO4(OH),]> i [PuO¢]”.

Tor

Tor jest szeroko rozpowszechniony w przyrodzie, lecz jego gldownym mineratem jest
piasek monacytowy, ztozony fosforan, zawierajacy rowniez lantanowce. Piasek tuguje si¢
roztworem NaOH, a nierozpuszczalne wodorotlenki rozpuszcza si¢ w kwasie solnym. Gdy
utrzymuje si¢ pH=5,8, tor, uran i ok. 3% lantanowcdéw wytraca si¢ w postaci wodorotlenkow.
Tor wydziela si¢ przez ekstrakcje z roztworu HCI (> 6 mol-dm™) fosforanem tributylowym.
Najpospolitszym zwigzkiem toru jest azotan(V), Th(NOs3)s-5H,0. Jest on rozpuszczalny w
wodzie, alkoholach, ketonach i estrach. W roztworze wodnym jon Th*" ulega hydrolizie przy
warto$ci pH wyzszej niz ok. 3. Tworzy sole kompleksowe, np. K4[Th(ox)4]-4H,O i
M"[Th(NOs)s]. W wyniku ogrzewania azotan(V) przeksztatca si¢ w biaty dwutlenek toru
ThOs.

Protaktyn

Protaktyn mozna wyodrebni¢ z pozostatosci po wydobyciu uranu z blendy smoliste;.
Prace z protaktynem sg niezwykle trudne; najlepiej jest postugiwac si¢ roztworami fluorkow,
w ktorych Pa tworzy kompleksy. W wigkszosci innych kwasnych roztworow ulega hydrolizie,
tworzac czastki polimeryczne i koloidy adsorbowane na S$cianach naczynia i1 osadach.
Znanych jest tylko niewiele zwiazkow protaktynu; sa to zwiazki Pa', gtéwnie jednak Pa";
ogolnie przypominajg zwigzki tantalu. Istnieje np. chlorek Pa,Cly, tlenek Pa,Os, a takze
fluoroaniony [PaF¢], [PaF;]* i [PaFs]™.

Uran

Do chwili odkrycia rozszczepienia jadra przez Lise Meitner, Otto Hahna i Fritza
Strassmana w 1939 r. uran byl stosowany tylko do barwienia szkla i ceramiki, a glownym
celem przerobki jego rud bylo otrzymywanie radu do celow medycznych. Izotop *°U
(stanowiacy 0,7% naturalnego uranu) jest najwazniejszym paliwem jadrowym; chociaz
mozna stosowa¢ uran naturalny w reaktorach jadrowych z D,O jako moderatorem, w
wigkszosci reaktorow, i w pociskach jadrowych, uzywany jest uran wzbogacony. Do
otrzymywania U  wykorzystuje si¢ dyfuzje gazowa UFs. Uran jest bardziej

rozpowszechniony w przyrodzie niz Ag, Hg, Cd lub Bi. Istnieje niewiele nadajacych si¢ do
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eksploatacji rud uranu; najwazniejsza z nich to uraninit (blenda smolista), tlenek o
przyblizonym sktadzie UO,. Uran wydziela si¢ z roztworow w kwasie azotowym(V) przez:

1) ekstrakcje azotanu(V) uranylu eterem etylowym Ilub ketonem izobutylowo-
metylowym; dodaje si¢ taka sol, jak azotan(V) amonu, wapnia lub glinu, jako $rodek
zwigkszajacy wspotczynnik ekstrakeji do wartosci zadowalajacych technicznie; w przypadku
uzycia fosforanu tributylowego nie jest potrzebny $rodek wysalajacy;

2) wydzielenie z rozpuszczalnika organicznego przez przemycie rozcienczonym
HNOs3,

3) odzyskanie uranu jako U;Og lub UO; przez wytracenie amoniakiem.

Gltowne tlenki uranu to pomaranczowozoltty UOs, czarny UsOg i brunatny UO,.
Trojtlenek uranu, UQO;, otrzymuje si¢ przez ogrzewanie uwodnionego tlenku, zwykle
UO,(OH),; H,0, otrzymanego przez dodanie NH,OH do roztworu [U02]2+. U;0g otrzymuje
si¢ przez prazenie w 700°C UQOs;, a UO, przez redukcje tritlenku tlenkiem wegla w 350°C.
Wszystkie tlenki rozpuszczaja si¢ w HNOs, tworzac azotan(V) uranylu, UO»(NOs3),-nH,O.

Szesciofluorek uranu, UF¢, otrzymuje si¢ w postaci bezbarwnych lotnych krysztatlow
(temp. topn. 64°C) przez fluorowanie UF; lub UF,; w temp. 400°C. Jest to bardzo silny $rodek
utleniajacy 1 fluorujgcy, tatwo hydrolizujacy pod dziataniem wody. Zielony czterochlorek
uranu, UCly, otrzymuje si¢ ogrzewajac UO3 z heksachloropropenem pod chtodnica zwrotna.
Jest rozpuszczalny w polarnych rozpuszczalnikach organicznych i wodzie. W wyniku
dziatania Cl, powstaje U,Cl;o i, w warunkach kontrolowanych, do$¢ nietrwaty UClg.

Uran reaguje z wodorem juz w temp. 25°C, tworzac piroforyczny, czarny proszek.
UH;. Do otrzymywania zwigzkow uranu czg¢sto dogodniej jest wykorzystywac jako
substancje wyjsciowa ten wodorek niz lity metal. Najpospolitsza solg uranu jest zotty
azotan(V) uranylu, ktéry moze zawiera¢ 2, 3 lub 6 czasteczek wody, zaleznie od tego, czy
zostaje wykrystalizowany z dymigcego, stezonego czy rozcienczonego kwasu azotowego(V).
Azotan(V) uranylu wyekstrahowany z roztworu wodnego do rozpuszczalnikow organicznych,
zawiera cztery czasteczki H,O, a jony NO; i woda sa skoordynowane w plaszczyznie
ekwatorialnej. W wyniku dodania nadmiaru octanu sodu do roztworéow UO*" w
rozcienczonym kwasie octowym wytrgca si¢ nierozpuszczalna s6l Na[UO,(O,CMe);]. Jon
uranylowy jest redukowany przez Na/Hg lub cynk do czerwonobrunatnego U™, ktory jest
utleniany przez powietrze do zielonego U*".

Neptun, pluton i ameryk
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Wydobywanie plutonu z uranowych elementow paliwowych obejmuje: a) usuwanie
silnie promieniotworczych produktow rozszczepienia, ktore rownocze$nie powstaja w
porownywalnych ilosciach, b) regeneracj¢ uranu do ponownego wykorzystania, c¢) zdalng
kontrole wszystkich operacji chemicznych ze wzgledu na niebezpieczenstwo radiacyjne.
Dodatkowe zagrozenia wigza si¢ z niezwykla toksycznoscia plutonu, ktorego 10° g moze
spowodowaé $mier¢; czastka **’PuO, o érednicy tylko 1 pm moze emitowaé bardzo duzg
dawke promieniowania, dziatajacg silnie rakotworczo. Metody oddzielania Np, Pui Am od U
opieraja si¢ na nastepujacych podstawach chemicznych:

1. Trwalos$¢ stopni utlenienia. Trwato$ci glownych jonow, wystepujacych w operacjach
rozdzielania, mozna uszeregowac nastepujaco: UOz2+ > NpOz2+ > Pqu2+ > Am022+; Am>" >
Pu’™ » Np**, U*". Odpowiednio dobierajac utleniacze i reduktory mozna zatem otrzymaé
roztwor zawierajacy pierwiastki na réznych stopniach utlenienia; mozna je nastgpnie
rozdzieli¢ przez wytracanie lub ekstrakcje rozpuszczalnikiem. Na przyktad Pu mozna utleni¢
do PuO,”", natomiast Am pozostaje jako Am’". Pierwszy z tych pierwiastkéw mozna
oddzieli¢ przez ekstrakcje rozpuszczalnikiem, drugi natomiast przez wytrgcenie w postaci
AmF;.

2. Ekstrahowanie rozpuszczalnikami organicznymi. Jony MO,>" sg ekstrahowane z
roztworéw azotanéw(V) do eterow. Jony M*" ekstrahuje si¢ do fosforanu tributylowego z
roztworéw w 6-molowym kwasie azotowym(V); podobnie jony M** mozna wyekstrahowaé z
kwasu azotowego(V) 10-molowego do kwasu 16-molowego, a sasiadujace aktynowce mozna
rozdzieli¢, odpowiednio dobierajgc warunki.

3. Reakcje wytracania. Tylko jony M>" i M*" wytracaja si¢ z kwasnych roztwordw
jako nierozpuszczalne fluorki lub fosforany(V). Pierwiastki na wyzszych stopniach utlenienia
nie tworzg osadéw albo ich wytracanie si¢ nie nast¢puje w wyniku tworzenia kompleksow z
jonami siarczanowymi(VI) lub innymi jonami.

4. Metody wymiany jonow. Metody te stosuje si¢ gtdéwnie dla matych ilosci materiatu,
np. w przypadku rozdzielania Am i dalszych pierwiastkow.

W wyniku polgczenia proceséw utleniania-redukeji z ekstrakcjg rozpuszczalnikows i
metodami wytragcania nastepuje usuni¢cie glownej ilosci produktow rozszczepienia. Do
usuniecia pewnych pierwiastkow, w szczegolnosci rutenu, ktory tworzy kationowe, obojetne i
anionowe kompleksy nitrozylowe, moze by¢ konieczne zastosowanie specjalnych metod.
Wyjsciowy roztwor azotanu(V) uranylu zawiera jony Pu*’, gdyz kwas azotowy(V) nie utlenia

ich do Pu" lub Pu¥’.
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Wtasciwosci chemiczne U, Np, Pu i Am sg bardzo podobne, a ich stale zwigzki sg
zwykle izomorficzne. Glowne réznice dotyczg trwato$ci roéznych stopni utlenienia w
roztworze. Stopnie utlenienia Np sa dobrze rozdzielone; jon NpO,™ jest do§¢ trwaly w
odroznieniu od UO,". Chemia plutonu jest skomplikowana, poniewaz odpowiednie potencjaty
nie sg dobrze rozgraniczone i w I-molowym HCI1O,4 wszystkie cztery stopnie utlenienia moga
wspolistnieé. Normalnym stopniem utlenienia ameryku jest Am®* i dla osiagnigcia wyzszych
stopni utlenienia konieczne jest zastosowanie bardzo silnych utleniaczy. Wszystkie kationy
wykazujag w wodzie tendencje do hydrolizy; tendencja ta maleje w kolejnosci: Am > Pu > Np
>Ui M*>MO0,"" > M >MO,". Jezeli chodzi o tendencje do kompleksowania, wystepuje
kolejnos¢: Am > P u > Np > U. Aktynowce jako grupe pierwiastkow mozna oddzieli¢ od
lantanowcow stosujac stezony roztwor HCI lub 10-molowy roztwor LiCl; aktynowce tworza
bowiem tatwiej aniony chlorokompleksowe niz lantanowce. Aktynowce mogg wigc byc
usuwane z zywic kationitowych i ulega¢ adsorpcji na zywicach anionitowych. Oprocz
rozdzielenia grup pierwiastkdw nastepuje takze czesciowe oddzielenie Pn, Am, Cm, Bk i Cf

od Es.
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