Koostanud: Martin Saar, GAG 2010

VII. MITTEMETALLIDE KEEMIA. REDOKSREAKTSIOONID
RAUDVARA

7.1 MITTEMETALLIDEST ULDISELT
Mittemetallid on perioodilisustabelis koondunud iiles paremale, héivates peamiselt IITA-VIIA rithma.
Traditsiooniliselt VIIIA rithma elemente ehk viirisgaase mittemetallideks ei loeta, kuivord neile pole
iseloomulik keemilistesse reaktsioonidesse astuda.
Mittemetallilise elementide aatomitel on viliskihil vérdlemisi palju elektrone (koige sagedamini 4-7).

Nende aatomiraadius on suhteliselt viike (raadius vihenes perioodis vasakult paremale, sest tuumalaeng

suureneb) ja elektronegatiivsus kérge. Seetottu kidituvad nad sageli keemilistes reaktsioonides
oksiideerijatena — seda eriti metallide suhtes, kes lihtainena on vaid redutseerijad. Siiski véivad
mittemetallid kidituda reaktsioonides ka redutseerijatena. Seega on mittemetalliliste elementide
oksiidatsiooniastmed {ihendites nii positiivsed kui negatiivsed. Erandiks on fluor, mille OA on alati I,

hapnikul tavapiraselt —II ja vesinikul I (va tihendis metallidega, kus vesinikul on —I, sest metalli OA saab
olla vaid positiivne).

Lihtainena esineb mittemetallides kovalentne mittepolaarne side.
Molekulaarsed on kéik VIIA elemendid (kaheaatomilised molekulid F,, Cl,, Brs, ), samuti hapnik (O,),
lammastik (N>) ja vesinik (H,). Molekulaarne aine on ka viivel (Ss).

Osa mittemetalle annab lihtainena aga aatomvérega kristalle: niiteks siisinik (C — teemant), rdni (Si) ja
boor (B). Aatomvore puhul molekulidest ridkida ei saa, tegemist on hiigelstruktuuridega.

Mainimisvdirne on kindlasti see, et mittemetallide hulgas valitseb oluliselt suurem mitmekesisus kui

metallide hulgas. Jargnevalt méned lihikirjeldused:

*  Fluor — peaaegu virvitu (norgalt kollane) agressiivne kaheaatomilistest molekulidest gaas; lihtainena
looduses ei esine, ,siititab” isegi vee;

*  Kloor — kollakasroheline agressiivne gaas, vordlemisi tugev okstideerija;

*  Broom — punakaspruun kergesti lenduv vedelik;

* Jood — mustjashall tahke kristalne aine, mis juba norgal kuumutamisel sublimeerub lillaks auruks.
Jooditinktuur, mida saab apteegist, on joodi lahus etanoolis;

*  Hapnik — gaasiline aine, mis soodustab polemist (st vajalik ka hingamiseks);

* Limmastik — gaasiline ja tavatingimustel viga inertne aine — tugev kolmikside molekulis muudab
molekuli lohkumise viga keeruliseks;

*  Vesinik — segus (6hu)hapnikuga plahvatusohtlik viga kerge gaas;
*  Viivel — kollane kristalne aine, rabe, ei juhi elektrit ega soojust;
*  Sisinik — teemandina koige kdvem aine, teine esinemisvorm grafiit on seevastu viga pechme.

7.2 ISOTOOBID JA ALLOTROOBID

Isotoobid — iihe ja sama keemilise elemendi aatomid, millel on erinev arv neutroneid (ja seega erinev

massiarv).
Niiteks on tuntud ka raske vesinik (tuumas lisaks tihele prootonile ka iiks neutron) ja iiliraske vesinik
(tuumas iiks prooton ja kaks neutronit).
Tavalises stisiniku aatomis on massiarv 12: tuumas on 6 prootonit ja 6 neutronit. Radioaktiivse siisiniku,
millega miiratakse n6 ,vanust”, massiarv on 14: tuumas on ikka 6 prootonit, aga neutroneid kaheksa.
Allotroobid — iihe ja sama keemilise elemendi poolt moodustatud erinevad lihtained. Allotroopia voib
seisneda:

— erinevas aatomite arvus molekulis (nt O; ja O3 — (di)hapnik ja osoon)

— erinevas kristallistrukeuuris (nt C — korrapirane teemant ja C — kihiline grafiit; Ceo -

fullereen)
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7.3 MITTEMETALLIDE KEEMILISED OMADUSED

Enamik mittemetalle kiitub lihtainena nii redutseerija kui ka oksiideerijana

Oksiideerijana kiituvad mittemetallid:
— alati metallide suhtes:
Fe + S — FeS
2 Na + Cl, — 2 NaCl
— endast nérgemate (madalama elektronegatiivsusega) mittemetallide suhtes, nt enamik

mittemetalle vesiniku suhtes:
H2 + S — st
H,+ Cl; — 2 HCI

Redutseerijana kiituvad mittemetallid:

—  endast tugevamate, st kérgema elektronegatiivsusega mittemetallide suhtes:
S + Oz i SOZ

7.4 MITTEMETALLIDE TUUPILISED UHENDID
oksiidid
— mittemetallil positiivne oksiidatsiooniaste (v6ib olla ka maksimaalne), sest hapnikul —II.
— sageli happelised oksiidid, nt CO,, SO, SO;, N;Os, P4sO1o, SiO;...: reageerivad aluste ja aluseliste
oksiididega, veega
COz +2 NaOH g N32CO3 + HzO

happeline oksiid + alus — sool + vesi

CO; + CaO — CaCOs

happeline oksiid + aluseline oksiid — sool

COz + HzO — H2C03

happeline oksiid + vesi — hape
Tuleb arvestada, et mitmed happelised oksiidid (SO,, limmastiku oksiidid) reageerivad 6hus veeauruga,
mistottu tekivad vihmavette erinevad happed. Happevihmad pohjustavad veekogude hapestumist, vee-
elustiku hidvimist, samuti raskemetallide saastet (happevihmad viivad ile lahustunud vormi), lisaks
havitavad kultuurimalestis. Stisihape on aga niivord nérk, et tema sisaldust vihmavees veel happevihmaks
ei loeta. Tuleb aga mirkida, et tema sisalduse tottu on tavalinegi vihmavesi pisut happelise keskkonna:

pH-5,5.

— osa ka neutraalsed oksiidid, nt CO, NO, N,O, mis ei reageeri vee ega leelistega

vesinikithendid

— mittemetallil sageli minimaalne oksiidatsiooniaste, sest vesinikul positiivne I.

—  voivad elektrone loovutada ehk oksiideeruda: voivad péleda, andes vastavad oksiidid
CHs+2 O, — CO; + 2 H,O
2H25+302—)2502+2H20
4 NH; + 5 O, — 4 NO + 6 H,O (kataliisaatorita tekib N, + H,O)
Viimane reaktsioon, milles tekib NO on eriti oluline limmastikhappe tootmisel: NO
okstideeritakse edasi NO,-ks, mille reageerimisel veega saadakse nii HNO, kui HNOs. (Maailmas
enim toodetud hape on aga vidvelhape H,SO4.)

Halogeenide vesinikiihendid ehk vesinikhalogeniidid on gaasid, mis annavad vees lahustudes tugeva happe:
HCI, HBr, HI. Vesinikfluoriidhape HF on erandlik: ta on keskmise tugevusega hape, sest tema molekule
seovad vesiniksidemed, mis takistavad tdielikku ioonideks jagunemist.



Koostanud: Martin Saar, GAG 2010

7.5 OKSUDEERIVATE ANIOONIDEGA HAPPED, NENDE REAGEERIMINE
METALLIDEGA
Metallide reageerimine igasuguse kontsentratsiooniga limmastikhappe ja kontsentreeritud vidvelhappega
on redoksreaktsioon.

* metall on redutseerija (loovutab elektrone)

»  oksiideerijaks pole mitte vesinikioon (nagu tavapirane), vaid happe anioon.

—> Ei eraldu kunagi vesinikku! Tekivad hoopis:
° HNO3 korral: NH3 (NH4NO§), Nz, Nzo NO, N02
° HzSO4 korral: st, S, SOz

Seega reaktsioonitiitip on:
metall + hape > sool + vesi + happe anioonist tekkinud oksiid/lihtaine..

Niiteks:
Cu + konts. 4 HNO3; =2 Cu(NOs); + 2 NO, + 2 H,O
4 7Zn + konts. 5 H,SO4 2 4 ZnSO4 + HaS + 4 H,O

Nende reaktsioonide vorrandeid on méistlik tasakaalustada elektronbilansi meetodil:
1) miiratakse koikide elementide oksiidatsiooniastmed,
2) kirjutatakse elektronide tileminekuvorrandid (arvestades valemites indekseid),
3) leitakse kordajad nii, et liidetavate ja loovutatavate elektronide arv oleks vordne,
4) kordajad viiakse vorrandisse vastavate ainete ette.

0 I v-II II V-II IV -1I I -1I

1 Cu + konts. 4 HNO3; — 1 Cu(NO;3), + 2 NO, + 2 H,O
Cu® - 2e- — Cu" | 1
NY + le- — NV | -2

Arvestame, et limmastikuga elektronide tileminekuvérrandist saame kordaja just NO, ette, sest kogu
limmastik limmastikhappest ei redutseeru: osa jiib Cu(INOs), koosseisus OA-sse V.

0 I VI-II II VI-II I -1I I -1I

4 7Zn + konts. 5 H,SO4s — 4 ZnSO4 + 1 H.S + 4 H,O
Zn’ — 2e- — Zn" | 4
ST+ 8e- — ST | -1

Panna tihele taas, et vddvli vorrandist saadav kordaja kuulub H,S-i ette, sest ainult see osa vidvlist liidab
elektrone.

Ja viimaks kloori laboratoorse saamise vorrand:

I VII -II I-I I-I I -I I -II 0
2 KMnO4 + 16 HCl — 2 KCI + 2 MnCl, + 8 H,O + 5 Cl,

Mn"! + 5e- — Mn! | 2
2.C1"-21e-—CL |5
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VAHEPALA: REDOKSREAKTSIOONIDE KOKKUVOTE

Redoksreaktsioon on reaktsioon,

* mille kiigus toimub redutseerumine ja redutseerija | oksudeerija
oksiideerumine "

e ehk elektroni(de) iileminek iihelt N né;it‘ekS:Né elektron(id) < ng'iEekSg”
osakeselt teisele a- e_’\ tce—

* ni ksiidatsiooniastmete —
g ) oSt loovutab elektrone liidab elektrone:
muutumlﬂei I okstideerub redutseerub
0 0 - - .

I Na+ S — NaS okstlidatsiooniaste okstidatsiooniaste|

o™ RN kasvab kahaneb

7.6 MITTEMETALLIUHENDITE KAITUMINE REDOKSREAKTSIOONIDES

Kui elemendi oksiidatsiooniaste on iithendis...

a)

b)

maksimaalne (=rithma number), on ta juba kéik viliskihi elektronid loovutanud ja saab seega vaid
elektrone liita: olla OKSUDEERIJA
nt vidvelhappes H,SO4 on viivli OA VI ehk maksimaalne ehk vérdne rithma numbriga, seetottu

on vaivelhape (eriti kontsentreeritud) tugev oksiideerija;

sama kehtib limmastikhappe HNO; kohta, kus limmastiku OA on V.

Nende oksiideerivaid omadusi vaatlesime lihemalt punktis 7.5.

Ka perkloorhape HCIOy on viga tugev oksiideerija.

minimaalne (=rithma number — 8), on ta viliskihile votnud elektronokteti ja saab vaid elektrone
loovutada: olla REDUTSEERIJA

nt divesiniksulfiidis H,S on viivli OA -II ehk minimaalne ehk ,rithma number miinus kaheksa”,

seetdttu on see aine redutseerija ehk saab okstideeruda/péleda.

Ka ammoniaak NHj3, milles limmastiku OA on —III, on véimeline kidituma redutseerijana.

Jodiid, nt Nal, on piris hea redutseerija (joodi OA on seal minimaalne: 7 — 8 = -1).

vahepealne: nii oksiideerija kui ka redutseerija

nt lihtaine vidvel S voib olla nii oksiideerija (metallide ja vesiniku suhtes) kui ka redutseerija

(hapniku suhtes).

7.7 PEAMISTE GAASILISTE MITTEMETALLIDE JA NENDE UHENDITE SAAMINE
Hapniku saamine: fotosiintees ja vee elektroliiiis: 2 H;O — 2 Hyt + O1f

Vesiniku saamine: vee elektroliiiis ja metalli reageerimine happega: Zn + 2HCl — ZnCl, + H,?

Mitmeid iihendeid saadakse ka elektroliiiitide vahelistel reaktsioonidel.

sool + hape — uus sool + uus hape

divesiniksulfiid ehk H»S — mddamuna I6hnaga gaas:
Na,S + 2 HCI — 2 NaCl + H,S?
vesinikkloriid HCI — terava lohnaga irritav gaas:
2 NaCl + H,SO4 — Na,SO4 + 2 HCIT
stisihappegaas CO, — ei toeta polemist:
Na,CO; + 2 HCl — 2 NaCl + H,CO3; — 2 NaCl + H,O + CO,?
viidveldioksiid SO, — terava I6hnaga drritav gaas:

Na,SO; + 2 HCl — 2 NaCl + H,SO3; — 2 NaCl + H,O + SOt

sool + alus — uus sool + uus alus

nérgema elekeroliiiidi teke:

ammoniaak NH3: vesilahus on nuuskpiiritus:

NH,Cl + NaOH — NaCl + NH3.-H,O (NH,OH) — NaCl + NH; + H,O



7.8 GAASIDE KOGUMINE
Gaaside tihedused suhtuvad samadel tingimustel nagu nende molaarmassid. See tihendab, et mida
suurem on gaasi molaarmass, seda suurem on tema tihedus (seda ,raskem” ta on). Voéttes 6hu
keskmiseks molaarmassiks 29 g/mol, saame hinnata gaasi molaarmassi jirgi, kas see on 6hust kergem voi
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raskem. Gaasi tihedus madrab tema kogumise viisi.

=

——

Gaas olgu 6hust viiksema tihedusega!

M(gaas) < 29 g/mol

Hs, NHs...

| Gaas olgu 6hust suurema tihedusega!
"
= M(gaas) > 29 g/mol
COZ, Oz, SOz

Osa gaase lahustub vees, osa mitte. Et ,sarnane lahustab sarnast”, siis lahustuvad vees kdige paremini

just polaarsed gaasid, sest ka vee molekul on polaarne.

H, 0,018 cm?/1 cm? vees mittepolaarne kovalentne side, mittepolaarne molekul (aine)
O 0,031 cm?/1 cm? vees
CO; | 0,878 cm’/1 cm’ vees polaarne kovalentne side, kuid mittepolaarne molekul (aatomid
tihel sirgel).
reageerib veega!
H,S | 4,37 cm?/1 cm® vees polaarne kovalentne side, polaarne molekul (aine)
SO, | 76 cm?/1 cm? vees (HsS ja SO2 molekulides on sidemed nurga all!)
HCl | 442 cm?®/1 cm?® vees
NH; | 710 cm®/1 cm? vees

Gaase, mis vees ei lahustu, kogutakse ldbi vee. Niiteks H,, Os.




