materia

      substancje                             mieszanina substancji

                                                                 ( substancje zmieszane w dowolnym stosunku)


   proste         złożone    jednorodne       niejednorodne

(nie da się rozłożyć)                            (  nie da się rozróżnić optycznie

                                                                  składników; np.: roztwory,

                                                                 stopy, mieszaniny gazów)
pierwiastki      związki chemiczne
                         ( zbudowane z 2 lub więcej pierwiastków)
pierwiastek – zbiór atomów o jednakowej liczbie protonów        w jądrze atomu.

związek chemiczny– zbiór cząsteczek o jednakowym składzie chemicznym zawierających atomy 2 lub więcej pierwiastków

cząsteczki

(zbudowane z 2 lub więcej atomów)

                   pierwiastków         związków chemicznych

                     (np.: O2 ,  H2 , N2 , O3 …)                            ( np.: H2O , MgO . CO2 , CO, C6H12O6 … )                         
atom

              jądro atomowe

                   ( w środku atomu; stanowi praktycznie

                     całą masę atomu)

protony                neutrony                       elektrony
(protony i neutrony mają wspólną nazwę: nukleony)
	nazwa cząstki

elementarnej
	symbol
	ładunek elementarny

(najmniejszy z możliwych)
	masa

[u]

	proton
	p


	+
	1



	neutron
	n
	0
	1



	elektron
	e
	-
	0

(praktycznie)



                                                               A

X
                                                                                            Z

X – symbol pierwiastka

A – liczba masowa (liczba p + liczba n)

           (równa praktycznie masie atomu)

Z – liczba atomowa (liczba p w jądrze atomu)

      ( ta liczba decyduje z jakim pierwiastkiem mamy do czynienia) 

Pamiętaj: 

- liczba atomowa wskazuje jednoznacznie z jakim    pierwiastkiem mamy do czynienia;

- liczba elektronów w atomie jest równa liczbie protonów w jądrze atomu 

- liczba neutronów w atomie jest równa różnicy:

liczba masowa – liczba atomowa; (A – Z)
W przyrodzie występują odmiany tego samego pierwiastka zwane izotopami.

izotopy – odmiany tego samego pierwiastka, różniące się tylko liczbą neutronów w jądrze atomu ( czyli liczbą masową)

np. są 3 izotopy wodoru:  

                              1H (1 p w jądrze atomu i 1e poza jądrem);
2H (1 p i 1n w jądrze atomu i 1e poza jądrem);
3H (1 p i 2n w jądrze atomu i 1e poza jądrem);
(zauważ, że liczby atomowej nie musimy pisać, gdyż w przypadku każdego pierwiastka jest pewna; tutaj wynosi zawsze 1)
Układ okresowy pierwiastków chemicznych

Na rysunku poniżej przedstawiono fragment układu okresowego pierwiastków:
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	grupa


okres
	1
	2
	
	13
	14
	15
	16
	17
	18

	1
	1H

wodór

1
	
	2He

hel

4

	2
	3Li

lit

7
	4Be

beryl

9
	
	5B

bor

11
	6C

węgiel

12
	7N

azot

14
	8O

tlen

16
	9F

fluor

19
	10Ne

neon

20

	3
	11Na

sód

23
	12Mg

magnez

24
	
	13Al

glin

27
	14Si

krzem

28
	15P

fosfor

31
	16S

siarka

32
	17Cl

chlor

35,5
	18Ar

argon

40

	4
	19K

potas

39
	20Ca

wapń

40
	
	
	
	
	
	
	


Układ okresowy pierwiastków chemicznych jest klasyfikacją pierwiastków opartą o prawo okresowości.

Prawo okresowości – właściwości pierwiastków uporządkowanych według liczby atomowej zmieniają się okresowo (powtarzają się; tzn. są pierwiastki, które mają podobne właściwości; tworzą one daną grupę układu okresowego)
liczba atomowa pierwiastka = liczba protonów w jądrze atomu = = liczba elektronów w atomie 

numer okresu = liczba powłok elektronowych w atomie

numer grupy (dla grup 1 i 2) = liczba elektronów walencyjnych w atomie = wartościowość w związkach chemicznych

numer grupy (dla grup od 13 do 18) – 10 = liczba elektronów walencyjnych w atomie =  najwyższa wartościowość w związkach chemicznych (wyjątek stanowią helowce – 0 - wartościowe;           F – tylko I – wartościowy, oraz O – tylko II- wartościowy)

Warto też wiedzieć: 
wzrost aktywności metali w okresach

wzrost

aktywności metali

w grupach

Fr (najbardziej aktywny metal)

F  

(najbardziej aktywny niemetal)

wzrost

aktywności niemetali

w grupach

wzrost aktywności niemetali w okresach


Wszystkie atomy łącząc się z sobą wzajemnie i tworząc wówczas wiązania chemiczne wykazują dążność do osiągnięcia szczególnie trwałej (o stosunkowo niskiej energii) konfiguracji elektronowej najbliższego im (biorąc pod uwagę liczbę atomową) gazu szlachetnego (helowca). 
wiązania chemiczne


kowalencyjne  (atomowe)                                                jonowe
 (niemetal +  niemetal)                                          (metal + niemetal)

wiązanie kowalencyjne (atomowe)

Jest to wspólna para elektronów walencyjnych.

Takie wiązania występują w takich cząsteczkach jak:
                                                                               H2 , O2 , N2 , Cl2 …

H ∙ ∙ H     H - H               O : : O    O = O
∙ elektron walencyjny                   
Jeżeli atomy pierwiastków będące niemetalami różnią się znacznie dążnością do przyłączania elektronów to takie atomy tworzą wiązania kowalencyjne(atomowe) spolaryzowane; 

np. HCl, H2O       (+)H ∙ ∙Cl(-)  

taka cząsteczka jest dipolem, czyli ma 2 bieguny elektryczne: + i -
wiązania kowalencyjne(atomowe) spolaryzowane – wspólna para elektronów walencyjnych przesunięta w stronę atomu, który bardziej przyciąga elektrony.

wiązania jonowe

jony


                  (dodatnie)                                            (ujemne)

                 kationy                                                  aniony
                (tworzą je metale )                     (tworzą je niemetale)
    kationy – powstają, gdy atom (metalu) lub grupa atomów traci                  1 lub więcej elektronów
    aniony – powstają, gdy atom (niemetalu) lub grupa atomów przyłącza 1 lub więcej elektronów
kationy i aniony jak każde ładunki różnoimienne przyciągają się wzajemnie siłami elektrostatycznymi (siły te stanowią właśnie wiązanie jonowe)
przemiany w przyrodzie

reakcje chemiczne                    zjawiska fizyczne                                                        
(z danych substancji                 (z danych substancji
powstają inne substancje)          nie powstają inne                                                                                                          

                                                    substancje, ale      

                                                 substancje te mogą:
-  zmienić swój stan skupienia;

   -  zmienić swój kształt;
-  zmienić swój stan ruchu…)
typy reakcji chemicznych

                 synteza        wymiana         analiza
synteza

(reakcja łączenia)

A  +   B  →   AB

(z 2 (lub więcej) substancji powstaje 1 substancja)

Np.: 

C   +   O2  →  CO2

analiza
(reakcja rozkładu)

AB  →   A   +    B

(z 1 substancji powstają 2 (lub więcej) substancje)

        np.:                             T

                               2HgO  →  2Hg   +   O2

wymiana

(z 2 substancji powstają 2 inne substancje)

Możemy wyróżnić reakcje wymiany pojedynczej:

A  +   BC  →   B  +  AC

(pierwiastek reaguje ze związkiem chemicznym tworząc inny pierwiastek i inny związek chemiczny)
np.:

Zn   +    2HCl  →  H2   +   ZnCl2 
(1 atom cynku reaguje z 2 cząsteczkami kwasu chlorowodorowego tworząc 1 cząsteczkę wodoru i 1 cząsteczkę chlorku cynku)

(Pamiętaj: wodór występuje w postaci H2)

Są także reakcje wymiany podwójnej:

AB  +   CD  →   CB  +  AD

(związek chemiczny reaguje z innym związkiem chemicznym tworząc 2 inne związki chemiczne)
np.:

NaOH   +    HCl  →  H2O  +   NaCl

(1 cząsteczka wodorotlenku sodu reaguje z 1 cząsteczką kwasu chlorowodorowego tworząc 1 cząsteczkę wody i 1 cząsteczkę chlorku sodu)

Reakcje ze względu na efekt energetyczny dzielimy na:

reakcje
      egzoenergetyczne                endoenergetyczne

      (egzotermiczne)                    (endotermiczne)

reakcje egzoenergetyczne (egzotermiczne)     
w takich reakcjach energia(ciepło) jest wydzielana;

(egzo- znaczy na zewnątrz; np. kraje egzotyczne) 
Takie reakcje biegną samorzutnie.

Np.
         spalanie (całkowite) metanu (gazu ziemnego):

CH4    +    2O2   →  CO2  +  2H2O

reakcje endoenergetyczne (endotermiczne)     
w takich reakcjach energia(ciepło) jest pochłaniana

(dostarczana np. poprzez ogrzewanie);

(endo- znaczy do wewnątrz; np. badanie endoskopowe) 
Takie reakcje są wymuszone(np. dopóki grzejemy reakcja biegnie, gdy przestajemy grzać, reakcja ustaje).

Np.
         rozkład termiczy wapienia (węglanu wapnia):

                                       T

CaCO3    →  CaO  +  CO2

I. Prawo zachowania masy:


(można krótko powiedzieć: „nic w przyrodzie nie ginie”)
W równaniu reakcji chemicznej:

substraty → produkty

np. w równaniu reakcji 

C + O2 → CO2

substraty: C i O2

produkt: CO2

Przykładem zastosowania tego prawa jest proste zadanie dotyczące reakcji z powyższego równania:

Ile g węgla połączyło się z 64g tlenu, jeżeli w wyniku spalenia tej ilości węgla otrzymano 88g dwutlenku węgla?

treść tego zadania opisuje równanie:

                                                x    +    64  =    88

                                               (C)      (O2)    (CO2)

                   Stąd

                                                      x = 88 – 64 = 24

                      Odp.: Połączyło się 24g węgla.

II. Prawo stałości składu związku chemicznego :


Prawo to stosuje się pisząc wzory związków chemicznych, gdyż np. 

pisząc wzór 

tlenku glinu Al2O3

stwierdzamy, że skład każdej cząsteczki Al2O3

jest stały tzn. 

zawiera 2 atomy Al i 3 atomy O

2  ∙   27u = 54u (jest to masa 3 atomów Al )

3  ∙   16u = 48u (jest to masa 2 atomów O)

Stąd stosunek masy Al do masy O:

54u

48u

Stosunek ten po skróceniu przez 6 i przez u oraz zastąpieniu kreski ułamkowej znakiem dzielenia możemy napisać:

9 : 8
Stosunek ten oznacza, że np. 9g Al połączy się z 8g O lub 9kg Al z 8kg O czy 18g Al z 16g O itd.

Ile g glinu połączy się z 20g tlenu tworząc tlenek glinu ? Ile g tlenku glinu wówczas otrzymano?

x       -      20g

                                  9       -      8

 po rozwiązaniu tej proporcji otrzymujemy: 

x  =  9 ∙ 20g    =  22,5g (masa glinu)
                              8

22,5g(glinu) + 20g(tlenu) = 42,5g(tlenku glinu)  
(tutaj z kolei zastosowaliśmy prawo zachowania masy)
Odp.: Połączyło się 22,5g glinu i otrzymano 42,5g tlenku glinu.
Roztwór (najczęściej wodny) – mieszanina jednorodna rozpuszczalnika (najczęściej woda) i substancji rozpuszczonej.

roztwory


           nasycone                      nienasycone
(zawierają maksymalną ilość

substancji rozpuszczonej 

w danej temperaturze)

Rozpuszczanie – otrzymywanie roztworu.
Szybkość rozpuszczania zwiększa:

- mieszanie;

- podwyższenie temperatury;

- rozdrobnienie substancji rozpuszczanej.

Rozpuszczalność danej substancji w wodzie – liczba gramów danej substancji rozpuszczonej w 100g wody w roztworze nasyconym w danej temperaturze.

np. w 200C rozpuszczalność soli kuchennej (NaCl) wynosi 36g/100g wody (krótko: 36g)

w oparciu o powyższą wiadomość można rozwiązać przykładowe proste zadanie:

Ile soli kuchennej można maksymalnie rozpuścić w 250g wody w 200C?

rozwiązanie:

                        36g soli  - 100g wody

                             x       -  250g wody

x   =  36 ∙ 250   g soli =  90g soli

            100
Odp.: można maksymalnie rozpuścić 90g soli.

Warto wiedzieć, 

że zazwyczaj rozpuszczalność substancji stałych w wodzie wzrasta wraz z temperaturą,

zaś

 rozpuszczalność gazów maleje gdy rośnie temperatura 

a zwiększa się gdy rośnie ciśnienie
Stężenie procentowe roztworu – liczba gramów substancji rozpuszczonej w 100g roztworu.

W oparciu o tę definicję można rozwiązać kilka zadań.

Ile cukru zawiera  220g 5% -owego  roztworu wodnego cukru?
rozwiązanie:

                        5g cukru  - 100g roztworu

                                  x       -  220g roztworu

x   =  5 ∙ 220   g cukru =  11g cukru

            100

Odp.: ten roztwór zawiera 11g cukru.

Związki nieorganiczne





X-symbol pierwiastka połączonego z tlenem

M-symbol pierwiastka będącego metalem

R-reszta kwasowa

n,m-indeksy stechiometryczne; n,m=(1), 2, 3, …
(1 umieszczona jest w nawiasie, gdyż nie pisze się jej we wzorach, podobnie jak nie pisze się 1x tylko x)
Tlenki

Pisząc wzory tlenków zapamiętaj:

O-zawsze II-wartościowy

Przykłady:
tlenek sodu
Na2O
tlenek węgla(IV)

CO2

(tlenek ten jest popularnie nazywany dwutlenkiem węgla bo w cząsteczce ma dwa atomy węgla) 

O        C        O

Wodorotlenki
Pisząc wzory tlenków zapamiętaj:

grupa OH-zawsze I-wartościowa 

Przykłady: 
wodorotlenku wapnia
NaOH

wodorotlenku wapnia
Ca(OH)2

Kwasy 

kwasy beztlenowe                                kwasy tlenowe

Pisząc wzory kwasów zapamiętaj:

 H jest zawsze I-wartościowy 

Kwasy beztlenowe
Przykłady:
kwas chlorowodorowy 

HCl
kwas siarkowodorowy

H2S

Kwasy tlenowe

Przykłady:
kwas siarkowy(VI)

H2SO4

kwas siarkowy(IV)

H2SO3

kwas azotowy(V)

HNO3
kwas węglowy
H2CO3

kwas fosforowy(V)

H3PO4

Sole
Pisząc wzory soli warto zauważyć, że wartościowość reszty kwasowej jest równa liczbie atomów H w danym kwasie.

Przykłady nazw i wzorów soli kwasów beztlenowych:
chlorek sodu

NaCl

siarczek żelaza(III)
Fe2S3
Przykłady nazw i wzorów soli kwasów tlenowych:

siarczan(VI) sodu

Na2SO4

węglan wapnia

CaCO3
azotan(V) magnezu

Mg(NO3)2

Dysocjacja elektrolityczna(jonowa) -   rozpad cząsteczek kwasów, zasad i soli pod wpływem cząsteczek wody na swobodne jony (kationy i aniony).

O tym, że w roztworze wodnym zaszła dysocjacja świadczyć może fakt, że roztwory takie przewodzą prąd elektryczny, bo nośnikami prądu są właśnie swobodne jony ( prąd elektryczny to uporządkowany ruch ładunków elektrycznych: + → - , zaś + → -)
Dysocjacja kwasów:

HnR → nH+  + Rn-
Np.  

HCl → H+  +  Cl-

H2SO4 → 2H+  +  SO42-

Tak więc, kwasy dysocjują(rozpadają się) na kationy wodoru i aniony odpowiednich reszt kwasowych.
Dysocjacja zasad:

(tutaj: zasadami są wodorotlenki metali z grupy 1 i 2 układu okresowego z wyjątkiem Be)

M(OH)n → Mn+  + nOH-
Np.  

NaOH → Na+  +  OH-

Ca(OH)2 → Ca2+  +  2OH-

Tak więc, zasady (odpowiednie wodorotlenki) dysocjują(rozpadają się) na kationy odpowiedniego metalu i aniony wodorotlenkowe.

Dysocjacja soli:

MnRm → nMx+  + mRy-
Np.  

NaCl → Na+  +  Cl-

Ca(NO3)2 → Ca2+  +  2NO3-

K3PO4 → 3K+  +  PO43-

Tak więc, sole (oczywiście rozpuszczalne w wodzie) dysocjują(rozpadają się) na kationy odpowiedniego metalu i aniony odpowiednich reszt kwasowych.
W zależności od liczby kationów H+ i anionów OH- roztwór wodny może mieć różny odczyn:

odczyn 

roztworów wodnych

kwasowy                     obojętny                     zasadowy
liczba H+ > liczba OH-             liczba H+ = liczba OH-        liczba H+ < liczba OH-

pH < 7                                  pH = 7                           pH > 7
(zwróć uwagę: mimo, że liczba H+ > liczba OH-   , to pH jest mniejsze, niż w roztworze obojętnym i zasadowym)          
Do stwierdzenia z jakim odczynem roztworu wodnego mamy do czynienia służą wskaźniki, zwane też indykatorami (są to substancje, które zmieniają swe barwy w zależności od odczynu roztworu, w którym się znajdą.
barwa papierka uniwersalnego


czerwona                      żółta                           niebieska


odczyn                          odczyn                        odczyn

kwasowy                     obojętny                     zasadowy
barwa oranżu metylowego

czerwona              pomarańczowa                       pomarańczowa                          

odczyn                          odczyn                                   odczyn
kwasowy                     obojętny                          zasadowy
barwa fenoloftaleiny

brak (bezbarwna)     brak (bezbarwna)              malinowa  
                                         
odczyn                             odczyn                            odczyn

kwasowy                        obojętny                         zasadowy
Równania reakcji otrzymywania tlenków:

- spalanie (lub utlenianie) danego pierwiastka

Np. 

2Mg     +     O2  →  2MgO

4Al     +    3 O2  →  2Al2O3

                                                             (tlenek glinu)
C     +     O2  →  CO2
                                                          (tlenek węgla(IV))
- spalanie lub utlenianie niektórych tlenków:

Np.

2CO     +     O2  →  2CO2

                  (tlenek węgla(II))

-  rozkład termiczny niektórych soli (np. węglanów):

Np.                                        T

                            CaCO3     →    CaO      +       CO2

                                           (węglan wapnia)    (tlenek wapnia)
Równania reakcji otrzymywania wodorotlenków:

- reakcje metali (grupa 1 i 2 układu okresowego bez Be) z wodą: 

2Na     +     2H2O  →  2NaOH    +     H2
                                              (wodorotlenek sodu)
- reakcje  tlenków metali (grupa 1 i 2 układu okresowego bez Be) z wodą: 

Na2O     +     H2O  →  2NaOH 

CaO     +     H2O  →  Ca(OH)2 

(powyższe równanie to równanie reakcji :gaszenia wapna)

Równania reakcji otrzymywania kwasów:

- reakcje odpowiednich niemetali z wodorem (otrzymywanie kwasów beztlenowych)

Cl2     +     H2  →  2HCl
                                                             (chlorowodór)
S     +     H2  →  H2S
                                                             (siarkowodór)

(obydwie otrzymane w powyższych reakcjach substancje to gazy, które po wprowadzeniu do wody stają się odpowiednimi kwasami:

kwasem chlorowodorowym zwanym też solnym

i kwasem siarkowodorowym)

- reakcje odpowiednich tlenków niemetali z wodą

(otrzymywanie kwasów tlenowych)

SO2     +     H2O  →  H2SO3
                                              (kwas siarkowy(IV))

Równania reakcji otrzymywania soli:

- reakcje zobojętnienia (kwasów z zasadą)

Np.

HCl     +   NaOH      →    NaCl       +     H2O
                         (chlorek sodu)

(chlorek sodu to sól kuchenna)

Ze względu na dysocjację możemy też napisać równanie jonowe pamiętając o tym, że:

 jonowo piszemy tylko rozpuszczalne w wodzie kwasy, zasady i sole !)

H+   +   Cl-  +   Na+  + OH-      →    Na+   +  Cl-   +    H2O

(ponieważ po obu stronach powtarzają się te same jony (podkreślone), więc powyższe równanie możemy zapisać, jako równanie jonowe skrócone)
H+    +     OH-   →     H2O

- reakcje odpowiednich tlenków metali z kwasami:

Np.    równanie cząsteczkowe:

2HCl     +   CaO      →    CaCl2       +     H2O
                                                   (chlorek wapnia)
- reakcje odpowiednich metali z kwasami:

Np.    równanie cząsteczkowe:

2HCl     +   Mg     →    MgCl2       +     H2
                                                (chlorek magnezu)
- reakcje otrzymywania soli nierozpuszczalnych w wodzie:

Np.

         równanie cząsteczkowe:

3CaCl2     +   2Na3PO4     →   Ca3(PO4)2       +     6NaCl
(    symbol ten oznacza, że substancja jest nierozpuszczalna w wodzie)

równanie jonowe:

3Ca2++ 6Cl-  + 6Na+ + 2PO43-  →Ca3(PO4)2  +   6Na+ +  6Cl-
równanie jonowe skrócone:
3Ca2++ 2PO43-  →Ca3(PO4)2   
Inne równania reakcji:

- reakcje wykrywania wodoru(wybuch w powietrzu po zbliżeniu do płomienia):

2H2    +     O2  →  2H2O
- reakcje wykrywania dwutlenku węgla po wprowadzeniu go do wody wapiennej:

CO2     +   Ca(OH)2      →    CaCO3       +     H2O

(woda wapienna ulega zmętnieniu bo tworzy się nierozpuszczalny w wodzie węglan wapnia)

(Woda wapienna to nasycony roztwór wodny wodorotlenku wapnia).

Warto także wiedzieć, że taka reakcja przebiega również podczas twardnienia zaprawy wapiennej. 

- reakcje wykrywania skał wapiennych:

 CaCO3    +   2HCl      →    CaCl2    +     CO2      +   H2O

(wydzielający się gaz (  ), którym jest dwutlenek węgla powoduje charakterystyczne pienienie się powierzchni skały)

Warto także wiedzieć, że taka reakcja przebiega również podczas potraktowania kwasem chlorowodorowym tynku lub skorupy jajka, gdyż w nich także znajduje się węglan wapnia. 

CO2 - tlenek węgla(IV) zwany popularnie dwutlenkiem węgla 
Jest gazem bezbarwnym, bez zapachu, cięższym od powietrza (jego gęstość jest 1,5 razy większa, niż powietrza), oraz dość łatwo rozpuszcza się w wodzie.

W reakcji z wodą tworzy kwas węglowy:

CO2  +  H2O = H2CO3

Powstaje m. in. podczas całkowitego spalania węgla i substancji organicznych:

C + O2 = CO2
CH4   +  2 O2 = CO2  +  2H2O

Nie bierze udziału w spalaniu i nie podtrzymuje palenia, a wręcz gasi płomień    i dlatego wypełnia się nim gaśnice.

Stosuje się go do produkcji wszystkich napojów gazowanych.

CO- tlenek węgla(II) zwany popularnie czadem

Jest gazem bezbarwny, bez zapachu, nieco lżejszym od powietrza oraz praktycznie nierozpuszczalnym w wodzie.

Jest  silnie trujący.

Jest to gaz palny, na powietrzu pali się niebieskim płomieniem tworząc dwutlenek węgla.

2CO    +    O2   =  2 CO2

Jest produktem m. in. niecałkowitego spalania węgla lub gazu ziemnego:

2C + O2 = 2CO

2CH4   +  3O2 =  2CO +  4H2O
CaO - tlenek wapnia zwany popularnie wapnem palonym

Związek ten jest substancją stałą barwy białej.

Ma własności higroskopijne, czyli łatwo chłonie wodę.

 Łączy się gwałtownie z wodą tworząc wodorotlenek wapnia, przy czym wydziela się bardzo dużo ciepła (gaszenie wapna):

                        CaO     +      H2O      →         Ca(OH)2      
                            (wodorotlenek wapnia)

(wodorotlenek wapnia to popularne wapno gaszone)

Tlenek wapnia jest otrzymywany techniczne na wielką skalę przez prażenie kamienia wapiennego w temperaturze 900-1000 °C w piecach zwanych wapiennikami.

CaCO3 → CaO + CO2
Ma zastosowanie w budownictwie do otrzymywania zaprawy murarskiej. 
 Jest używany również jako nawóz sztuczny w rolnictwie oraz do odkwaszania gleby.
SiO2 - tlenek krzemu(IV) zwany dwutlenkiem krzemu

Zwykle jest krystalicznym ciałem stałym o dużej twardości. 

Występuje powszechnie na Ziemi jako minerał zwany kwarcem, który jest składnikiem wielu skał, piasku, oraz tworzy kamienie półszlachetne. 

Dwutlenek krzemu w formie piasku (kwarcowego) jest stosowany do produkcji szkła, zaprawy murarskiej, cementu, i wyrobów ceramicznych.

SO2 - tlenek siarki(IV) zwany popularnie dwutlenkiem siarki
Jest to bezbarwny gaz o ostrym, gryzącym i duszącym zapachu, silnie drażniący drogi oddechowe. 
Dwutlenek siarki jest trujący dla zwierząt i szkodliwy dla roślin. Ma własności bakteriobójcze oraz pleśniobójcze i dlatego stosuje się jako konserwant. 

Jest produktem ubocznym spalania paliw kopalnych, przez co przyczynia się do zanieczyszczenia atmosfery (smog).
Dwutlenek siarki dobrze rozpuszcza się w wodzie, dając słaby kwas siarkowy(IV) :
SO2 + H2O → H2SO3
NaOH – wodorotlenek sodu zwany też zasadą sodową lub sodą żrącą

Jest białą substancją o budowie krystalicznej. 

Ma właściwości higroskopijne.

Łatwo też łączy się z dwutlenkiem węgla z powietrza i dlatego należy go przechowywać w szczelnie zamkniętych naczyniach.

NaOH  +  CO2  = Na2CO3

W wodzie rozpuszcza się bardzo dobrze, wydzielając znaczne ilości ciepła i tworząc silnie żrącą bezbarwną, bezzapachową ciecz, która jest śliska w dotyku i powoduje oparzenia.

Służy m. in. do wyrobu mydła, oraz jest składnikiem preparatów typu „kret” stosowanych do udrażniania rur kanalizacyjnych.

Ca(OH)2 – wodorotlenek wapnia zwany popularnie wapnem gaszonym

W stanie suchym jest substancją używaną do odkwaszania gleb, zaś jego zawiesina wodna to tzw. mleko wapienne, które jest używane do malowania ścian oraz jako składnik zaprawy murarskiej
Jego nasycony roztwór jest mocną zasadą o silnym działaniu żrącym (pH ok. 12), nazywaną wodą wapienną, którą wykorzystuje się w laboratorium do wykrywania dwutlenku węgla. Reakcja ta przebiega według równania:

Ca(OH)2 + CO2 → CaCO3 + H2O

HCl – kwas chlorowodorowy zwany popularnie kwasem solnym

Kwas solny, kwas chlorowodorowy jest kwasem beztlenowy, będący roztworem gazowego chlorowodoru w wodzie. 

Silnie żrący. 

Rozcieńczony kwas solny znajduje się w żołądku człowieka i ssaków i jest niezwykle istotnym czynnikiem trawiennym. 

Nazwa „kwas solny” pochodzi od dawnej metody jego otrzymywania ze stężonego kwasu siarkowego(VI) i chlorku sodu (kwas z soli).

H2CO3 – kwas węglowy

Kwas węglowy otrzymać można rozpuszczając dwutlenek węgla w wodzie:

H2O + CO2 = H2CO3 

Kwas ten jest kwasem bardzo nietrwałym i już w temperaturze pokojowej ulega reakcji rozkładu. W efekcie nie można otrzymać stężonego roztworu tego kwasu.

Kwas węglowy służy do produkcji napojów gazowanych – przykładem może być woda sodowa.

H2SO4 – kwas siarkowy(VI) zwany też krótko kwasem siarkowym
 Bezbarwna, oleista ciecz, cięższa od wody(jego gęstość prawie 2 razy większa, niż wody). 

Jest to bardzo mocny kwas, silnie higroskopijny.

W wodzie rozpuszcza się bardzo dobrze, wydzielając bardzo dużo ciepła  

Ma właściwości żrące. Niszczy substancje organiczne, przy czym zazwyczaj je zwęgla.

NaCl - chlorek sodu (sól kuchenna)

W przyrodzie chlorek sodu tworzy pokłady soli kamiennej. 

Występuje również w wodzie morskiej oraz w wodach mineralnych (najwięcej w tzw. solankach).

Chlorek sodu stosowany jest jako środek spożywczy, nadający jedzeniu słony smak. 

Jest także używany do konserwacji żywności. 

Stanowi surowiec do otrzymywania kwasu solnego, sodu, chloru, wodorotlenku sodu i węglanu sodu (sody).

CaCO3 – węglan wapnia

Jest szeroko rozpowszechniony w przyrodzie, stanowiąc podstawowy składnik wielu minerałów tworzących skały wapienne

Używany jako materiał budowlany. W postaci wapienia stosowany jako kamień budowlany i także jako surowiec do otrzymywania wapna palonego.

CaSO4 ∙ 2H2O – gips krystaliczny

Stosowany w budownictwie.

Przed użyciem praży się go w temperaturze 150-190°C. Otrzymany produkt w zmielonej postaci to gips palony (budowlany).

2(CaSO4 ∙2H2O) → (CaSO4)2∙H2O + 3H2O

gips krystaliczny          gips palony

Podczas późniejszego wiązania wody (twardnienie zaprawy gipsowej) jest reakcja odwrotna.

masa substratów = masa produktów





skład danego związku chemicznego jest stały tzn. stosunek masowy (wagowy) pierwiastków tworzących dany związek chemiczny jest zawsze stały (niezmienny).
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