Plan wynikowy z wymaganiami edukacyjnymi przedmiotu chemia dla klasy II szkoły ponadpodstawowej, zakres rozszerzony, 2025 r.
Małgorzata Czaja

	Temat

	Ocena dopuszczająca Uczeń:
	Ocena dostateczna Uczeń:
	Ocena dobra 
Uczeń:
	Ocena bardzo dobra Uczeń:
	Ocena celująca
Uczeń:

	I. Roztwory wodne

	1. Układy homogeniczne 
i heterogeniczne
	– podaje definicję układu homogenicznego 
i heterogenicznego,
– wymienia przynajmniej po jednym przykładzie każdego z układów.
	– klasyfikuje układy jednorodne 
i niejednorodne według różnych kryteriów 
(np. stan skupienia składników, rozpuszczalność, rodzaj fazy rozproszonej 
i rozpraszającej),
– klasyfikuje podane przykłady 
do odpowiednich typów układów.
	– identyfikuje rodzaj układu na podstawie jego cech,
– uzasadnia, dlaczego dana mieszanina jest układem homo- lub heterogenicznym,
– podaje przykłady układów homogenicznych 
i heterogenicznych 
z różnych dziedzin życia (np. kuchnia, środowisko, przemysł),
– omawia cechy charakterystyczne 
i praktyczne znaczenie obu typów układów.
	– analizuje właściwości układów homogenicznych 
(np. roztworów) oraz heterogenicznych 
(np. zawiesin, emulsji, pian, aerozoli),
– wyjaśnia rolę fazy rozproszonej i ciągłej 
w układach heterogenicznych, 
– omawia mechanizmy powstawania układów heterogenicznych 
i homogenicznych, 
w tym dyfuzji 
i sedymentacji,
– podaje liczne przykłady praktycznych zastosowań obu rodzajów układów 
w przemyśle farmaceutycznym, spożywczym, chemicznym 
i kosmetycznym.
	– samodzielnie planuje i przepro-wadza doświadczenia ilustrujące różnice między układami homogenicznymi 
i heterogenicznymi (np. tworzenie roztworów, emulsji, zawiesin), interpretuje wyniki eksperymentów 
i wyciąga wnioski,
– potrafi odróżnić 
i sklasyfikować nowe substancje i układy 
na podstawie ich właściwości,
– wskazuje znaczenie rozróżniania tych układów w różnych dziedzinach 
(np. farmacja, kosmetologia, ochrona środowiska).

	2. Rozdzielanie mieszanin
	– wymienia metody rozdzielania mieszanin,
– podaje przykłady mieszanin, które można rozdzielić prostymi metodami.
	– krótko opisuje, na czym polega dana metoda 
(np. filtracja, sączenie, odparowanie),
– dobiera metodę rozdzielania 
do wskazanej mieszaniny.
	– wyjaśnia, dlaczego dana metoda jest skuteczna dla określonej mieszaniny, 
– omawia kilka metod rozdzielania, wskazuje ich zalety 
i ograniczenia.
	– rozpoznaje i opisuje metody bardziej zaawansowane, 
np. chromatografia czy elektroforeza, 
– projektuje 
i przeprowadza doświadczenie rozdzielania mieszaniny z uzasadnieniem wyboru metody,
– analizuje konkretne przykłady z życia codziennego 
(np. oczyszczanie wody, produkcja soli).
	– omawia przemysłowe zastosowanie metod rozdzielania 
(np. w rafineriach, przemyśle spożywczym).

	3. Wyrażanie zawartości substancji w roztworze
	– wyjaśnia, czym jest stężenie procentowe,
– wyjaśnia, czym jest stężenie molowe 
i w jakich jednostkach jest ono wyrażane,
– wie, co to jest roztwór rozcieńczony 
i stężony.
	– oblicza stężenie procentowe na podstawie masy substancji i masy roztworu (lub rozpuszczalnika),
– oblicza stężenie molowe roztworu 
na podstawie liczby moli i objętości roztworu,
– wie, co to jest rozcieńczanie i zatężanie,
– wie, jak można zmienić stężenie roztworu.
	– oblicza masy składników w znanej masie mieszaniny 
o określonym składzie,
– oblicza stężenie procentowe nasyconego roztworu na podstawie znanej rozpuszczalności,
– oblicza liczbę moli substancji rozpuszczonej w danej objętości roztworu 
o określonym stężeniu molowym,
– oblicza masę substancji rozpuszczonej 
na podstawie stężenia molowego i objętości roztworu,
– wyjaśnia, jak zmienia się stężenie po dodaniu wody lub substancji 
i uzasadnia swoje odpowiedzi.
	– wymienia sposoby zmniejszania 
i zwiększania stężenia, 
– oblicza stężenie roztworu po rozcieńczeniu,
– rozwiązuje zadania złożone (zawierające dodatkowe obliczenia lub przeliczenia jednostek).

	– analizuje 
i rozwiązuje zadania 
z życia codziennego (np. przygotowanie roztworu o danym stężeniu),
– interpretuje wyniki 
i omawia, co oznacza dane stężenie 
w praktyce.

	4. Sporządzanie roztworów
	– wyjaśnia, co to znaczy „sporządzić roztwór o określonym stężeniu”,
– zna podstawowe składniki roztworu (substancja rozpuszczona 
i rozpuszczalnik).
	– oblicza masę substancji potrzebną 
do przygotowania roztworu o podanym stężeniu i masie,
– wykonuje proste obliczenia związane 
ze sporządzaniem roztworu.
	– przelicza i planuje przygotowanie roztworu o zadanym stężeniu,
– dobiera potrzebne naczynia i narzędzia laboratoryjne.
	– przygotowuje roztwór samodzielnie 
z zachowaniem zasad dokładności 
i bezpieczeństwa,
– omawia sposób przygotowania roztworu krok po kroku.
	– projektuje 
i przeprowadza doświadczenie związane 
ze sporządzaniem roztworów o różnych stężeniach,
– objaśnia, jak zmienia się stężenie po dodaniu wody lub substancji i wykonuje korektę obliczeń.

	II. Reakcje w roztworach wodnych

	1. Kwasy, wodorotlenki 
i amoniak w wodzie
	– wymienia przykłady kwasów (np. HCl(aq)), wodorotlenków 
(np. NaOH(aq)) 
i amoniaku (NH₃(aq)),
– wie, że kwasy 
i zasady zmieniają barwę wskaźników kwasowo-zasadowych.
	– opisuje, co dzieje się 
z cząsteczkami kwasu 
lub zasady po dodaniu 
do wody (dysocjacja),
– zapisuje proste równania dysocjacji jonowej dla mocnych elektrolitów.
	– wyjaśnia mechanizm działania amoniaku 
w wodzie (reakcja 
z H₂O),
– zapisuje równania reakcji amoniaku 
i równania dysocjacji wybranych kwasów oraz zasad,
– potrafi zapisać 
i zinterpretować równanie dysocjacji jonowej,
– opisuje wpływ obecności jonów H⁺ 
i OH⁻ na odczyn roztworu.
	– porównuje właściwości kwasów, zasad i amoniaku 
w roztworze wodnym,
– uzasadnia różnice 
w zachowaniu tych substancji w kontekście obecności jonów H⁺ 
i OH⁻.
	– analizuje zachowanie słabych 
i mocnych elektrolitów,
– projektuje doświadczenia porównujące właściwości roztworów tych substancji, interpretuje wyniki, wyciąga wnioski.

	2. Elektrolity. Stopień dysocjacji
	– podaje definicję elektrolitu 
i nieelektrolitu,
– podaje przykłady substancji przewodzących 
i nieprzewodzących prąd elektryczny 
w roztworze,
– rozumie, dlaczego niektóre roztwory przewodzą prąd elektryczny.
	– rozróżnia mocne i słabe elektrolity na podstawie stopnia dysocjacji,
– wie, że stopień dysocjacji to stosunek liczby cząsteczek zdysocjowanych 
do ogólnej liczby cząsteczek,
– łączy zjawisko dysocjacji 
z przewodnictwem elektrycznym roztworu.
	– zapisuje równania dysocjacji mocnych 
i słabych elektrolitów,
– omawia, od czego zależy stopień dysocjacji (rodzaj substancji, stężenie, temperatura),
– potrafi wyjaśnić różnice 
we właściwościach roztworów 
na podstawie ich składu jonowego.
	– analizuje wpływ stopnia dysocjacji 
na właściwości roztworu (np. przewodnictwo),
– porównuje zachowanie mocnych 
i słabych elektrolitów 
w różnych warunkach,
– wskazuje podobieństwa i różnice między mocnym kwasem i słabym kwasem,
– wskazuje podobieństwa i różnice między mocną zasadą 
i słabą zasadą,
– projektuje doświadczenie badające przewodnictwo roztworu różnych elektrolitów, interpretuje wyniki eksperymentów 
i wyciąga wnioski.
	– oblicza stopień dysocjacji 
na podstawie danych liczbowych.

	3. Teoria Brønsteda-Lowry’ego kwasów 
i zasad
	– podaje definicję kwasu i zasady według Brønsteda–Lowry’ego, 
– rozpoznaje cząstki zdolne do oddania lub przyjęcia protonu.
	– wskazuje w równaniu reakcji substancje pełniące rolę kwasu 
i zasady według teorii Brønsteda–Lowry’ego,
– rozumie, czym są pary sprzężone.
	– potrafi wskazać 
w reakcjach, która substancja pełni rolę kwasu, a która zasady,
– zapisuje reakcje protonowe i wskazuje pary sprzężone 
(np. NH₄⁺ / NH₃),
– porównuje teorię Brønsteda–Lowry’ego 
z teorią Arrheniusa.
	– analizuje reakcje, 
w których występuje przekazanie protonu nawet poza wodą,
– rozumie rolę rozpuszczalnika i wpływ środowiska na definicję kwasu/zasady,
– rozpoznaje pary sprzężone kwas–zasada,
– dostrzega, że reakcje kwasowo-zasadowe mogą obejmować 
m.in. amoniak, jony, cząsteczki organiczne itp.
– rozumie, że kwas 
i zasada nie muszą być tylko substancjami rozpuszczonymi 
w wodzie.
	– samodzielnie konstruuje reakcje 
z zastosowaniem teorii Brønsteda–Lowry’ego,
– wyjaśnia, dlaczego dana cząsteczka 
w jednej reakcji może być kwasem, 
a w innej zasadą,
– tłumaczy zastosowanie tej teorii w chemii organicznej lub biochemii.

	4. Stała dysocjacji
	– wie, że stała dysocjacji oznacza moc kwasu lub zasady,
– rozpoznaje, że im większa wartość stałej dysocjacji, tym mocniejszy elektrolit.
	– zapisuje ogólne wyrażenie na stałą dysocjacji,
– identyfikuje substraty 
i produkty reakcji jonowej.
	– zapisuje równanie dysocjacji i wyrażenie na stałą dysocjacji dla konkretnego kwasu 
(np. CH₃COOH) lub zasady (NH3),
– interpretuje wartość stałej dysocjacji 
w kontekście równowagi chemicznej,
– potrafi wskazać, 
czy kwas jest mocny czy słaby na podstawie danych liczbowych.
	– rozumie matematyczną interpretację mocy kwasu/zasady, 
– porównuje moc kilku kwasów/zasad 
na podstawie ich stałych dysocjacji (Ka, Kb).
	– analizuje wpływ zmian stężenia 
na położenie równowagi dysocjacji. 

	5. Iloczyn jonowy wody. Wartość pH
	– wie, na cym polega istotna różnica między kwasami i zasadami,
– wie, co to jest odczyn roztworu,
– wie, co to jest pH roztworu,
– porównuje odczyny roztworów 
na podstawie wartości ich pH.
	– wie, do czego służy skala pH,
– wie, że pH można mierzyć doświadczalnie,
– rozumie, że cząsteczki wody ulegają częściowej dysocjacji na jony H⁺ (lub H₃O⁺) i OH⁻,
– wie, co to jest iloczyn jonowy wody.
	– wyjaśnia, co to jest pH roztworu i jak się 
go mierzy,
– podaje zakresy pH kwasów i zasad różnej mocy,
– określa odczyn roztworu na podstawie znanej wartości pH, relacji między stężeniem jonów H+ 
i OH-,
– zna wartość iloczynu jonowego wody, 
– potrafi obliczyć pH roztworu, znając stężenie jonów H⁺ lub OH⁻,
– oblicza pH roztworów mocnych kwasów 
i mocnych wodorotlenków 
o znanym stężeniu.
	– oblicza pOH i łączy pH z pOH,
– interpretuje wpływ zmian stężenia jonów H⁺ lub OH⁻ na pH roztworu,
– rozumie, że Kw zależy od temperatury,
– potrafi obliczyć [H⁺] 
i [OH⁻] na podstawie wartości pH i Kw.
	– rozwiązuje złożone zadania 
z wykorzystaniem logarytmów, interpretuje wyniki 
i porównuje różne roztwory pod względem kwasowości/zasado-wości.

	6. Prawo rozcieńczeń Ostwalda
	– wie, że słabe elektrolity nie dysocjują całkowicie,
– rozumie, że stopień dysocjacji rośnie wraz z rozcieńczaniem.
	– zna wzór przedstawiający prawo rozcieńczeń Ostwalda,
– rozumie, że prawo Ostwalda opisuje zależność między stopniem dysocjacji słabego elektrolitu a jego stężeniem i stałą dysocjacji.
	– wykonuje obliczenia, stosując wzór na prawo rozcieńczeń Ostwalda,
– wykonuje obliczenia, przekształcając wzór 
na prawo rozcieńczeń Ostwalda.
	– wyjaśnia, kiedy prawo Ostwalda jest przybliżone i kiedy traci zastosowanie (dla mocnych elektrolitów),
– analizuje wpływ rozcieńczania na stopień dysocjacji.
	– analizuje błędy obliczeń wynikające 
z zastosowania uproszczonego wzoru,
– analizuje wpływ rozcieńczenia roztworu na stopień dysocjacji i na stałą dysocjacji. 

	7. Sole w wodzie
	– wie, że sole mogą rozpuszczać się 
w wodzie i ulegać dysocjacji, 
– wie, że niektóre roztwory soli mogą mieć odczyn kwasowy lub zasadowy.

	– zapisuje równania dysocjacji soli w wodzie,
– klasyfikuje sól jako pochodzącą od mocnego/słabego kwasu lub zasady,
– testuje pH roztworów soli za pomocą wskaźników.

	– rozumie, że hydroliza soli to reakcja jonów soli z wodą prowadząca do powstania roztworu o odczynie kwasowym, zasadowym lub obojętnym,
– przewiduje odczyn roztworu określonej soli na podstawie rodzaju elektrolitów tworzących sól,
– wyjaśnia, dlaczego niektóre sole ulegają hydrolizie,
– wie, które sole ulegają hydrolizie,
– wskazuje produkty reakcji hydrolizy oraz analizuje, jaki mają wpływ na odczyn roztworu.
	– zna zależność między rodzajem soli 
a odczynem jej roztworu,
– klasyfikuje sole pod kątem ich wpływu 
na pH roztworu,
– identyfikuje sól 
na podstawie wyników reakcji z wodą 
i wskaźnikami pH,
– tłumaczy hydrolizę 
za pomocą równań jonowych i wskazuje, które jony ulegają reakcji z wodą,
– przewiduje, jakie jony i cząsteczki znajdują się w wodnym roztworze po rozpuszczeniu wskazanej soli.
	– łączy wiedzę 
o kwasach, zasadach, równowadze reakcji 
i pH w jednym zagadnieniu,
– podaje przykłady hydrolizy soli 
w przyrodzie 
i przemyśle 
(np. wpływ hydrolizy na odczyn gleby, powstawanie osadów w wodzie kotłowej).

	8. Reakcja zobojętniania
	– wie, że reakcja zobojętniania zachodzi między kwasem 
a zasadą,
– zna ogólny przebieg reakcji: kwas + zasada → sól + woda.
	– rozumie, że reakcja zobojętniania to proces chemiczny między kwasem a zasadą, prowadzący 
do powstania soli i wody.
	– wie, że zobojętnianie prowadzi do zmiany odczynu roztworu (wartości pH),
– oblicza liczbę moli kwasu/zasady w reakcji na podstawie równania reakcji zobojętniania,
– potrafi zapisać równanie reakcji zobojętniania w postaci cząsteczkowej, jonowej i jonowej skróconej,
– potrafi podać przykłady zastosowania neutralizacji kwasów/zasad 
w organizmie, rolnictwie, ochronie środowiska 
(np. odkwaszanie gleby, leczenie zgagi).
	– wykonuje obliczenia ilościowe (np. objętość roztworu potrzebna 
do zobojętnienia),
– analizuje, kiedy reakcja jest całkowita, 
a kiedy niecałkowita,
– przelicza ilości moli/stężeń/objętości reagentów.

	– wyjaśnia reakcję zobojętniania 
w ujęciu energetycznym (reakcja egzoenergetyczna).

	9. Reakcje kwasów 
i wodorotlenków zmieszanych ze sobą w stosunkach niestechiometrycznych
	– rozumie, że kwasy 
i zasady mogą reagować ze sobą nie w równych ilościach; wie, że wtedy jeden 
z reagentów pozostaje w nadmiarze. 
	– zapisuje równanie reakcji i oblicza ilość moli każdego reagenta,
– wskazuje, który z nich pozostał po reakcji. 
	– oblicza stężenie nadmiarowego kwasu lub zasady w roztworze po reakcji,
– określa odczyn roztworu po reakcji (kwasowy, zasadowy lub obojętny).
	– analizuje reakcję 
z udziałem wieloprotonowych kwasów (np. H₂SO₄) lub wielowodorotlenkowych zasad (np. Ca(OH)₂),
– przelicza objętości 
i stężenia roztworów potrzebnych 
do częściowego lub całkowitego zobojętnienia.
	– oblicza pH roztworu po reakcji, uwzględniając nadmiar mocnego kwasu lub mocnej zasady.


	10. Reakcje strącania
	– wie, że niektóre sole są trudno rozpuszczalne 
w wodzie i tworzą osady, 
– potrafi rozpoznać, 
że w reakcji powstaje osad.
	– zapisuje równania reakcji strącania 
w formie cząsteczkowej,
– umie korzystać z tabeli rozpuszczalności do przewidywania wyników reakcji i identyfikowania osadów.
	– rozumie, czym są reakcje strącania 
i potrafi wyjaśnić, na czym polega tworzenie się osadu w wyniku reakcji dwóch roztworów elektrolitów,
– potrafi zapisywać równania reakcji strącania zarówno 
w formie cząsteczkowej, jonowej, jak i w formie skróconej jonowej,
– przewiduje, czy reakcja między danymi solami, kwasami lub zasadami spowoduje powstanie osadu.
	– zna kolory typowych osadów 
(np. AgCl – biały, BaSO₄ – biały, Cu(OH)₂ – niebieski),
– analizuje reakcje pod kątem pełnej wymiany jonów.

	– potrafi wskazać właściwości fizyczne i chemiczne osadów powstających 
w reakcjach strącania oraz ich zastosowania praktyczne.

	11. Iloczyn rozpuszczalności
	– wie, że niektóre sole mają ograniczoną rozpuszczalność, 
– zna pojęcie iloczynu rozpuszczalności 
i potrafi opisać jego znaczenie.
	– zna wzór na iloczyn rozpuszczalności dla soli (np. dla AgCl),
– rozumie, co oznacza wartość Kₛ i jej znaczenie dla rozpuszczalności. 
	– zapisuje wyrażenie przedstawiające iloczyn rozpuszczalności dla dowolnej trudno rozpuszczalnej substancji jonowej,
– potrafi obliczyć wartość iloczynu rozpuszczalności,
– wykonuje obliczenia związane 
z rozpuszczalnością substancji i iloczynem rozpuszczalności. 
	– na podstawie obliczeń potrafi przewidzieć, czy po zmieszaniu dwóch roztworów elektrolitów wytrąci się osad.
	– rozwiązuje bardziej złożone zadania związane 
z równowagą chemiczną 
i iloczynem rozpuszczalności.

	III. Reakcje utleniania i redukcji

	1. Utlenianie, redukcja i reakcje redoks
	– wyjaśnia, na czym polegają reakcje utlenienia i redukcji,
– podaje definicje utleniania i redukcji opartej 
na przeniesieniu elektronu.
	– definiuje utlenianie jako proces oddawania elektronów, a redukcję jako proces przyjmowania elektronów,
– identyfikuje utleniacz jako substancję przyjmującą elektrony, 
a reduktor jako substancję oddającą elektrony.
	– przedstawia w formie równania proces oddawania bądź przyjmowania elektronów.
	– zapisuje sumaryczne równanie reakcji 
na podstawie połówkowych równań utleniania i redukcji,
– podaje przykłady reakcji utleniania 
i redukcji.
	– omawia reakcje redoks, które odgrywają istotną rolę w procesach wyodrębniania niektórych pierwiastków, 
np. cyny z tlenku cyny(IV), wolframu 
z tlenku wolframu(V).

	2. Stopnie utlenienia
	– podaje definicję stopnia utlenienia pierwiastka w związku chemicznym, 
– wymienia reguły wyznaczania stopni utlenienia pierwiastków 
w związkach chemicznych,
– określa stopnie utlenienia pierwiastków 
w prostych związkach chemicznych.
	– określa stopnie utlenienia pierwiastków w bardziej złożonych związkach chemicznych,
– podaje nazwę związku chemicznego lub jonu, używając stopnia utlenienia.
	– stosuje zasady określania stopni utlenienia pierwiastków w związkach chemicznych 
i jonach złożonych,
– przewiduje typowe stopnie utlenienia pierwiastków chemicznych 
na podstawie konfiguracji elektronowej ich atomów.

	– analizuje stopnie utlenienia 
w trudniejszych przypadkach 
(np. nadtlenki, złożone jony wieloatomowe),
– wiąże zdolność przyjmowania lub utraty elektronów przez atom pierwiastka z jego konfiguracją elektronową.
	– określa maksymalne (najbardziej dodatnie) i minimalne (najbardziej ujemne) stopnie utlenienia pierwiastków siedmiu pierwszych grup głównych.

	3. Stosowanie stopni utlenienia w reakcjach utleniania i redukcji
	– podaje definicje utleniacza, reduktora, utleniania i redukcji opartej na stopniu utlenienia.
	– opisuje, w jaki sposób można identyfikować utleniacze i reduktory 
na podstawie równania chemicznego,
– identyfikuje substancje jako utleniacze i reduktory 
w reakcjach redoks 
(z udziałem prostych związków chemicznych) 
na podstawie stopnia utlenienia,
– wskazuje utleniacz, reduktor, proces utleniania 
i proces redukcji w prostym równaniu reakcji chemicznej na podstawie stopnia utlenienia.
	– wyjaśnia zmiany stopni utlenienia atomów w reakcjach redoks i określa, które pierwiastki ulegają utlenianiu, a które redukcji,
– identyfikuje substancje jako utleniacze i reduktory w reakcjach redoks 
(z udziałem bardziej złożonych związków chemicznych) na podstawie stopnia utlenienia,

	– wie, czym jest reakcja dysproporcjonowania,
– identyfikuje reakcje dysproporcjonowania, 
– podaje przykłady najbardziej znanych utleniaczy i reduktorów,
– wie, jakie substancje mogą pełnić rolę zarówno utleniacza, jak i reduktora oraz wymienia przykłady takich substancji,
– wyjaśnia, dlaczego definicje utleniacza 
i reduktora oparte na stopniach utlenienia 
są zgodne z definicjami bazującymi na przeniesieniu elektronów.
	– podaje dowód, 
że H2O2 może działać zarówno jako utleniacz, jak i jako reduktor oraz popiera dowód odpowiednimi równaniami chemicznymi.

	4. Dobieranie współczynników stechiometrycznych metodą bilansu elektronowo-jonowego
	– dobiera współczynniki metodą bilansu elektronowo-jonowego 
w najprostszych jonowych równaniach reakcji redoks.
	– wyjaśnia sens zbilansowanego równania chemicznego, 
– dobiera współczynniki metodą bilansu elektronowo-jonowego w prostych jonowych równaniach reakcji redoks.
	– dobiera współczynniki metodą bilansu elektronowo-jonowego 
w równaniach reakcji w środowisku kwasowym i zasadowym,
– przeprowadza bilans masy i ładunku, poprawnie zapisując reakcje zachodzące 
w różnych warunkach.
	– na podstawie jonowego równania redoks proponuje jego postać cząsteczkową 
i odwrotnie.
	– przewiduje produkty redukcji 
lub utlenienia substancji i jonów.

	5. Zależność procesu utleniania i redukcji od środowiska reakcji chemicznej
	– wymienia najważniejsze stopnie utlenienia manganu i chromu oraz podaje przykłady odpowiednich związków.
	– charakteryzuje utleniające właściwości związków manganu(VII),
– charakteryzuje utleniające właściwości związków chromu(VI),
– określa środowisko kwasowe jako sprzyjające reakcji redukcji.
	– określa produkty redukcji związków manganu(VII) 
w zależności 
od środowiska,
– określa produkty redukcji dichromianu(VI) potasu w środowisku kwasowym.
	– projektuje doświadczenie wykazujące zależność procesu utleniania 
i redukcji od środowiska reakcji,
– zapisuje połówkowe równanie reakcji redukcji jonu manganianowego(VII) w roztworze kwaśnym, zasadowym 
i obojętnym, 
– zapisuje połówkowe równanie reakcji redukcji jonu dichromianowego(VI) 
w roztworze kwaśnym.
	– projektuje doświadczenie, którego celem jest rozpoznanie utleniaczy lub reduktorów 
w roztworze, interpretuje wyniki eksperymentów 
i wyciąga wnioski.

	IV. Elektrochemia. Ogniwa

	1. Ogniwa galwaniczne
	– rozumie, że ogniwa galwaniczne przekształcają energię chemiczną 
w elektryczną,
– potrafi wskazać elementy budowy ogniwa galwanicznego.
	– zna definicję ogniwa galwanicznego,
– potrafi wymienić przykłady ogniw galwanicznych (np. ogniwo Daniella). 

	– potrafi zapisać reakcje zachodzące 
w ogniwie galwanicznym,
– rozumie rolę elektrod i elektrolitów 
w ogniwie galwanicznym,
– zna i rozumie pojęcia: ogniwo galwaniczne, elektroda, anoda, katoda, prąd elektryczny, klucz elektrolityczny, SEM,
– potrafi wskazać kierunek przepływu prądu i elektronów 
w ogniwie, 
– rozróżnia funkcję anody i katody 
w ogniwie,
– umie zapisać równania reakcji utleniania i redukcji dla poszczególnych elektrod.
	– potrafi napisać oraz narysować schemat ogniwa odwracalnego 
i nieodwracalnego, 
– wyjaśnia, na czym polega różnica między ogniwem odwracalnym a nieodwracalnym,
– podaje przykłady ogniw nieodwracalnych.


	– analizuje najważniejsze rodzaje baterii 
i akumulatorów stosowanych współcześnie.

	2. Standardowy potencjał półogniwa
	– zna definicję standardowego potencjału półogniwa, 
– rozumie, że potencjał półogniwa odnosi się do jego zdolności 
do przyjmowania lub oddawania elektronów.
	– umie wskazać standardowy potencjał półogniwa w tabeli potencjałów,
– rozumie, jak tabela standardowych potencjałów półogniw jest wykorzystywana 
w obliczeniach SEM ogniw galwanicznych.
	– potrafi obliczyć SEM ogniwa galwanicznego na podstawie potencjałów standardowych półogniw,
– rozumie, że potencjał półogniwa jest mierzony w warunkach standardowych (25°C, 1 mol/dm³, 101,3 kPa), 
– zna zasadę pomiaru potencjału półogniwa względem standardowej elektrody wodorowej,
– rozumie zależność między potencjałem półogniwa 
a przebiegiem reakcji elektrochemicznych 
w ogniwie.
	 – rozumie, w jaki sposób wyznacza się standardowe potencjały redukcji, 
– umie przewidywać kierunek reakcji redoks zachodzących 
w ogniwach galwanicznych, 
jak i poza nimi (bezpośrednio między reagentami). 

	– umie interpretować wyniki eksperymentów elektrochemicznych. 


	3. Korozja metali
	– zna definicję korozji metali, 
– potrafi wskazać potencjalne zagrożenia związane z żelazem, takie jak korozja (rdza), która może prowadzić 
do zniszczenia konstrukcji metalowych, oraz wie, jak temu zapobiegać.
	– wyjaśnia pojęcie korozji metali,
– wymienia czynniki wpływające na korozję metali,
– zna czynniki od których zależy szybkość korozji żelaza,
– podaje przykłady ochrony przed korozją metali 
(np. malowanie, powłoki ochronne).
	– opisuje mechanizm korozji elektrochemicznej, 
– zna reakcje elektrochemiczne, które prowadzą 
do korozji żelaza,
– rozumie, dlaczego stal nierdzewna nie koroduje pod wpływem czynników zewnętrznych,
– wyjaśnia, dlaczego produkty korozji nie chronią żelaza przed dalszym niszczeniem, ale stanowią barierę ochronną w przypadku innych metali, takich jak glin czy miedź.
	– wyjaśnia proces korozji metali 
w kontekście ogniw galwanicznych,
– potrafi opisać różnice między korozją chemiczną 
a elektrochemiczną.

	– potrafi zastosować wiedzę na temat korozji do analizy ochrony metali 
w różnych warunkach środowiskowych.

	V. Systematyka związków nieorganicznych

	1. Tlenki – budowa, otrzymywanie 
i właściwości fizyczne
	– definiuje pojęcia: tlenki, nadtlenki,
– opisuje skład 
i budowę tlenków,
– opisuje właściwości fizyczne tlenków, 
– podaje przykłady tlenków,
– wymienia główne metody otrzymywania tlenków.
	– opisuje główne metody otrzymywania tlenków,
– potrafi nazywać tlenki 
na podstawie wzoru chemicznego i odwrotnie.
	– układa i zapisuje równania reakcji otrzymywania tlenków na drodze reakcji pierwiastków z tlenem, rozkładu termicznego niektórych soli, rozkładu wodorotlenków metali ciężkich, reakcji mocnego kwasu z solą nietrwałego kwasu oraz redukcji tlenków,
– charakteryzuje właściwości nadtlenków 
i ponadtlenków,
– podaj przykłady nadtlenków i ich wzory sumaryczne,
– opisuje właściwości nadtlenku wodoru.
	– wyjaśnia różnicę między tlenkiem, nadtlenkiem 
i ponadtlenkiem,
– opisuje właściwości utleniająco-redukujące nadtlenku wodoru.
	– układa i zapisuje równania reakcji otrzymywania tlenków innymi sposobami.

	2. Tlenki kwasowe 
i tlenki zasadowe
	– klasyfikuje tlenki ze względu 
na charakter chemiczny,
– definiuje pojęcia: tlenki kwasowe, tlenki zasadowe.

	– określa kryteria klasyfikacji tlenków 
ze względu na ich charakter chemiczny (kwasowy, zasadowy), 
– określa właściwości chemiczne tlenków kwasowych i zasadowych,

– podaje przykłady tlenków kwasowych i zasadowych,
– podaje przykłady tlenków, które nie reagują z wodą.
	– określa wynik reakcji tlenku z kwasem lub zasadą i zapisuje równanie reakcji chemicznej,
– określa zachowanie tlenków metali 
i tlenków niemetali wobec wody 
i w przypadku, gdy reakcja zachodzi, zapisuje równanie chemiczne,
– określa wpływ stopnia utlenienia pierwiastka na charakter chemiczny jego tlenków,
– na podstawie położenia pierwiastka grupy głównej układu okresowego przewiduje utworzenie kwasowego lub zasadowego tlenku,
– podaje wzór kwasu na podstawie wzoru bezwodnika i wzór bezwodnika 
na podstawie wzoru tworzonego przez bezwodnik kwasu.
	– projektuje doświadczenie, którego przebieg pozwoli wykazać charakter chemiczny tlenku, interpretuje wyniki i wyciąga wnioski,
– zapisuje równania reakcji określające charakter chemiczny tlenków,
– analizuje właściwości pierwiastków chemicznych pod względem tworzenia tlenków kwasowych 
i tlenków zasadowych,
– na podstawie układu okresowego ustala, które tlenki tworzą 
w wodzie roztwory kwaśne, a które 
– roztwory zasadowe.
	– opisuje, w jaki sposób różne tlenki azotu i siarki obecne w atmosferze warunkują zwiększoną kwasowość wody deszczowej w pobliżu ośrodków przemysłowych 
i zapisuje odpowiednie równania reakcji chemicznych.

	3.Tlenki amfoteryczne i obojętne
	– klasyfikuje tlenki ze względu na charakter chemiczny,
– definiuje pojęcia: tlenki amfoteryczne, tlenki obojętne.

	– wyjaśnia pojęcia: amfoteryczność, tlenki amfoteryczne, 
– określa kryteria klasyfikacji tlenków 
ze względu na ich charakter chemiczny (kwasowy, zasadowy, amfoteryczny, obojętny),
– określa właściwości chemiczne tlenków amfoterycznych 
i obojętnych,
– podaje przykłady tlenków amfoterycznych 
i obojętnych.
	– projektuje doświadczenie, którego przebieg pozwoli wykazać charakter chemiczny tlenku glinu i zapisuje odpowiednie równania reakcji chemicznej,
– wskazuje zmianę charakteru chemicznego tlenków metali chromu 
i manganu wraz 
ze wzrostem stopnia utlenienia,
– określa wynik reakcji tlenku z kwasem 
i zasadą oraz zapisuje odpowiednie równania chemiczne reakcji,
– wskazuje w układzie okresowym pierwiastki chemiczne, które mogą tworzyć tlenki kwasowe, zasadowe lub amfoteryczne.
	– projektuje doświadczenie, którego przebieg pozwoli odróżnić tlenek magnezu od tlenku glinu, mając do dyspozycji kwas chlorowodorowy 
i roztwór wodorotlenku sodu; interpretuje wyniki eksperymentów 
i wyciąga wnioski,
– na podstawie położenia pierwiastka grupy głównej układu okresowego przewiduje utworzenie kwasowego, zasadowego lub amfoterycznego tlenku.
	– opisuje, jak zmienia się charakter chemiczny tlenków grupy 15 na +III stopniu utlenienia 
i w uzasadnieniu podaje odpowiednie reakcje chemiczne.

	4. Wodorki
	– rozumie, czym są wodorki, potrafi zdefiniować je jako związki chemiczne, w których wodór łączy się z innymi pierwiastkami (zwykle metalami lub niemetalami),

– potrafi podać przykłady wodorków (np. H2O, CH4).
	– rozróżnia rodzaje wodorków (jonowe, kowalencyjne, metaliczne),
– potrafi podać przykłady wodorków jonowych 
i kowalencyjnych,
– potrafi nazywać wodorki na podstawie wzoru chemicznego i odwrotnie. 
	– umie rozróżnić wodorki jonowe, kowalencyjne 
i metaliczne 
na podstawie ich właściwości i budowy,
– potrafi podać przykłady wodorków różnych typów.
– wymienia właściwości wodorków w zależności 
od rodzaju wiązania chemicznego,
– rozumie mechanizm tworzenia wodorków 
w zależności 
od charakterystyki pierwiastków,
– zna zastosowania wodorków w różnych dziedzinach chemii, przemysłu i życia codziennego,

– potrafi opisać metody otrzymywania wodorków, w tym reakcje wodoru 
z metalami, niemetalami.
	– umie zaprojektować 
i przeprowadza doświadczenie, którego przebieg pozwoli wykazać charakter chemiczny wodorku; interpretuje wyniki eksperymentów 
i wyciąga wnioski,
– umie wnioskować 
o charakterze chemicznym wodorku na podstawie wyników doświadczenia,
– potrafi napisać równania reakcji potwierdzające charakter chemiczny wodorków,
– potrafi wyjaśnić wpływ struktury wodorku na jego właściwości chemiczne. 
	– zna przykłady wodorków 
o specjalnym znaczeniu w chemii organicznej 
i nieorganicznej.

	5. Budowa 
i otrzymywanie wodorotlenków
	– zna definicję wodorotlenku,
– potrafi podać przykłady wodorotlenków.

	– wymienia metody otrzymywania wodorotlenków,

– potrafi nazywać wodorotlenki na podstawie wzoru chemicznego 
i odwrotnie.

	– rozumie strukturę wodorotlenków, w tym sposób, w jaki atomy metali są związane 
z grupą wodorotlenkową,

– potrafi opisać różne metody otrzymywania wodorotlenków, 

– zna zastosowania wodorotlenków 
w przemyśle i życiu codziennym.
	– potrafi zapisać równania reakcji otrzymywania wodorotlenków,
– wie co to są ługi, wymienia ich przykłady,
– rozumie, co to są zasady i podaje ich przykłady,
– określa różnicę 
w rozpuszczalności wodorotlenków metali lekkich 
i wodorotlenków metali ciężkich.
	– potrafi przeprowadzić obliczenia ilościowe związane 
z otrzymywaniem wodorotlenków.


	6. Chemiczny charakter wodorotlenków
	– wyjaśnia pojęcie charakter chemiczny wodorotlenków,
– wymienia najważniejsze reakcje charakterystyczne wodorotlenków.
	– potrafi opisać najważniejsze reakcje charakterystyczne wodorotlenków,
– potrafi opisać zasadowy charakter wodorotlenków, 
– potrafi podać przykłady wodorotlenków zasadowych (np. NaOH, KOH).
	– wie, jak wykazać charakter chemiczny danego wodorotlenku,
– rozumie chemiczny charakter wodorotlenków i ich właściwości,
– umie zapisać reakcje chemiczne, w których wodorotlenki uczestniczą w formie cząsteczkowej, jonowej i skróconej jonowej.
– zna zastosowania wodorotlenków 
w różnych dziedzinach życia i przemysłu.
	– potrafi zaplanować 
i przeprowadzić doświadczenie badające chemiczny charakter wodorotlenków, interpretuje wyniki eksperymentów 
i wyciąga wnioski,
– potrafi opisać szczegółowo reakcje chemiczne, w których biorą udział wodorotlenki.

	– wie, jak na charakter chemiczny wodorotlenku wpływa stopień utlenienia metalu.

	7. Kwasy – budowa, podział 
i otrzymywanie
	– rozumie, czym są kwasy, potrafi zdefiniować je jako związki chemiczne, które w wodzie dysocjują, uwalniając jony wodorowe (H⁺),

– wie jakie są systemy nazewnictwa kwasów,
– zapisuje wzory 
i nazwy pospolitych kwasów.
	– potrafi sklasyfikować kwasy ze względu 
na obecność tlenu, oraz wskazać przykłady dla każdej grupy,
– tworzy nazwy 
na podstawie wzoru chemicznego i układa wzory na podstawie nazwy kwasu, 
– opisuje sposoby otrzymywania kwasów.
	– rozumie, jak wygląda struktura cząsteczkowa kwasów, w tym obecność atomów wodoru związanych 
z atomem niemetalu lub grupą anionową,

– rozumie różnicę między kwasami jedno- 
i wieloprotonowymi,
– zapisuje równania reakcji otrzymywania kwasów,

– zapisuje równania dysocjacji kwasów 
w wodzie. 
	– samodzielnie planuje 
i przeprowadza doświadczenia otrzymywania różnych kwasów.

	– potrafi wyprowadzić zależność między budową kwasu a jego zdolnością 
do dysocjacji.

	8. Właściwości kwasów
	– wymienia ogólne właściwości kwasów (np. stan skupienia, barwa, zapach, przewodnictwo elektryczne),
– opisuje typowe właściwości chemiczne kwasów,
– zapisuje równanie reakcji zobojętniania.
	– opisuje wspólne cechy kwasów,
– przewiduje produkty reakcji kwasów z metalami, tlenkami metali, wodorotlenkami, solą,
– podaje przykłady kwasów nieutleniających i przykład kwasu utleniającego,
– opisuje zastosowania kwasów w przemyśle i życiu codziennym.
	– identyfikuje kwasy jako utleniające lub nieutleniające,

– opisuje typowe reakcje kwasów 
z innymi substancjami,
 
– zapisuje równania reakcji wynikające 
z typowych właściwości kwasów.
	– planuje 
i przeprowadza doświadczenie ilustrujące reakcję wypierania z soli słabszego kwasu przez mocniejszy kwas, formułuje wnioski 
i zapisuje równania reakcji w formie cząsteczkowej 
oraz jonowej.
	– samodzielnie planuje 
i przeprowadza doświadczenia badające właściwości różnych kwasów.

	9. Moc kwasów
	– odróżnia kwasy mocne od słabych,
– podaje przykłady kwasów mocnych 
i słabych.
	– wyjaśnia, co oznacza moc kwasu, 
– potrafi opisać różnicę między mocnym kwasem 
i słabym, 
– rozróżnia kwasy mocne 
od słabych na podstawie ich stałej dysocjacji.

	– potrafi opisać czynniki wpływające na moc kwasu, 
– charakteryzuje stałą dysocjacji i jej znaczenie dla określania mocy kwasu.

	– potrafi przeprowadzić szczegółową analizę struktury kwasu 
w kontekście jego mocy,
– przewiduje moc kwasów na podstawie ich budowy chemicznej,
– rozumie, jakie 
są konsekwencje stosowania mocnych 
i słabych kwasów 
w różnych dziedzinach, takich jak przemysł chemiczny, rolnictwo, medycyna czy ochrona środowiska,
– wyjaśnia, dlaczego pH roztworów słabych kwasów jest wyższe 
od pH roztworów mocnych kwasów 
o tym samym stężeniu.
	– rozwiązuje zadania rachunkowe związane z dysocjacją kwasów i ich pH.

	10. Sole – budowa, podział 
i otrzymywanie
	– umie zdefiniować, co to jest sól, podać jej skład i określić jej strukturę,
– opisuje podstawowe sposoby otrzymywania soli,
– wie, jakie 
są systemy nazewnictwa soli.
	– wymienia różne rodzaje soli, 
– zna podstawowe metody otrzymywania soli.
	– klasyfikuje sole 
na podstawie ich składu,
– wie, jak można otrzymać wodorosól, 
a jak hydroksosól,
– opisuje reakcje otrzymywania soli,
– potrafi podać przykłady różnych rodzajów soli, 
– planuje 
i przeprowadza doświadczenie otrzymywania soli 
w reakcji strącania, rozumiejąc 
i interpretując wyniki.
	– zapisuje równania reakcji chemicznych prowadzących 
do powstania soli. 

	– rozwiązuje zadania rachunkowe związane z masą, molami 
i ilością substancji 
w reakcjach 
z udziałem soli.

	11. Właściwości soli
	– wymienia podstawowe właściwości fizyczne i chemiczne soli,
– podaje przykłady zastosowania soli 
w życiu codziennym i w przemyśle.
	– umie opisać właściwości chemiczne soli,
– umie opisać właściwości, występowanie 
i zastosowania soli.

	– zapisuje równania reakcji chemicznych odzwierciedlające właściwości chemiczne soli, 
– charakteryzuje rozpuszczalność soli 
w wodzie i jej wpływ na przewodnictwo elektryczne.
	– analizuje wpływ budowy jonowej soli 
na ich właściwości fizyczne i chemiczne,
– zapisuje równania reakcji chemicznych charakterystyczne dla soli, w tym w formie jonowej. 
	– omawia reakcje hydrolizy soli i ich wpływ na pH roztworów wodnych.

	VI. Metale, niemetale i ich związki

	1. Właściwości metali
	– wymienia przykłady metali,
– opisuje właściwości fizyczne metali,
– uzasadnia znaczenie metali dla człowieka,

– wskazuje 
w układzie okresowym rozmieszczenie metali.
	– opisuje budowę wewnętrzną metali 

– wymienia przykłady zastosowań metali,

– określa przynależność metalu do grupy metali ciężkich lub lekkich,

– wskazuje w układzie okresowym rozmieszczenie metali lekkich i ciężkich.
	– na podstawie budowy wewnętrznej metali wyjaśnia ich podstawowe właściwości, takie jak metaliczny połysk, przewodzenie prądu elektrycznego, dużą wytrzymałość mechaniczną, kowalność 
i ciągliwość, dobre przewodnictwo cieplne,
– planuje 
i przeprowadza badanie fizycznych właściwości metali i formułuje wnioski na podstawie obserwacji. 
	– łączy właściwości danego metalu z główną przyczyną jego zastosowania,
– podaje przykłady budowy sieci krystalicznej metali,
– uzasadnia przyczyny różnic właściwości metali lekkich 
i ciężkich.  
	– wymienia stopy metali, opisuje ich właściwości i podaje przykłady zastosowań. 

	2. Litowce
	– określa położenie litowców w układzie okresowym, 
– podaje wzory 
i nazwy litowców,
– zapisuje wzory 
i podaje nazwy głównych związków litowców,
– przedstawia podobieństwa 
i różnice 
we właściwościach pierwiastków grupy litowców. 
	– omawia, w jakiej postaci występują litowce 
w przyrodzie,

– podaje wzory 
chemiczne i nazwy głównych związków litowców,

– opisuje właściwości fizyczne litowców,

– omawia zastosowania najważniejszych związków litowców, 

– układa równanie reakcji sodu z wodą,

– potrafi wskazać potencjalne zagrożenia związane z reaktywnością litowców, zwracając uwagę na konieczność ich przechowywania 
w odpowiednich warunkach (np. pod parafiną) oraz ich wpływ na środowisko naturalne.
	– opisuje właściwości chemiczne litowców, zaznaczając, że są one bardzo reaktywne, szczególnie 
w kontaktach z wodą,

– potrafi opisać reakcje litowców z wodą, kwasami i innymi pierwiastkami,

– potrafi wyjaśnić, dlaczego reaktywność litowców rośnie w dół grupy w miarę przechodzenia od litu do cezu, oraz potrafi porównać właściwości tych pierwiastków,
– samodzielnie planuje i przeprowadza doświadczenia chemiczne z udziałem litowców, przestrzegając zasad bezpieczeństwa,

– zna przykłady zastosowań litowców 
i ich związków.
	– wyjaśnia zmiany reaktywności litowców w grupie na podstawie konfiguracji elektronowej 
i promienia atomowego,

– opisuje mechanizm reakcji litowców 
z wodą, kwasami 
i tlenem, zapisując równania reakcji.

	– przeprowadza obliczenia stechiometryczne dotyczące reakcji litowców, np. ilości wydzielonego wodoru,
– przewiduje 
i uzasadnia odczyn wodnych roztworów soli litowców.

	3. Berylowce
	– określa położenie berylowców 
w układzie okresowym, 
– podaje wzory 
i nazwy berylowców,
– zapisuje wzory 
i podaje nazwy głównych związków wapnia i magnezu,
– omawia podstawowe właściwości fizyczne i chemiczne berylowców.
	– omawia, w jakiej postaci występują berylowce 
w przyrodzie,
– podaje wzory chemiczne 
i nazwy minerałów stanowiących źródło wapnia, magnezu,

– opisuje właściwości fizyczne berylowców,

– opisuje
zastosowania berylowców 
i ich związków.

	– wie, że berylowce tworzą głównie tlenki zasadowe, wodorotlenki zasadowe (z wyjątkiem berylu, który tworzy związek amfoteryczny) oraz różne sole,

– wyjaśnia, dlaczego reaktywność berylowców rośnie 
w dół grupy w miarę przechodzenia od berylu do radu, oraz potrafi porównać właściwości tych pierwiastków,

– zna przykłady zastosowań berylowców i ich związków,
– omawia podobieństwa i różnice między litowcami 
oraz berylowcami;  uzasadnia ich przyczyny.

	– wyjaśnia przyczyny zmian reaktywności berylowców w grupie 
na podstawie konfiguracji elektronowej 
i promienia atomowego, 
– analizuje reakcje berylowców z kwasami i tlenem, zapisując równania reakcji,
– identyfikuje pierwiastek amfoteryczny w grupie 2 i układa równania reakcji wyrażające jego amfoteryczny charakter,
– podaje argumenty 
za twierdzeniem, 
że metaliczny charakter pierwiastków wzrasta 
ku dołowi grupy,
– wyjaśnia obserwację, że wapń jest twardszym metalem niż potas,
– wyjaśnia obserwację, że temperatury topnienia i wrzenia berylowców wykazują ogólną tendencję wzrostu wraz ze wzrostem liczby atomowej.
	– wyszukuje 
i analizuje informacje o berylowcach 
w literaturze naukowej i źródłach internetowych.

	4. Glin
	– rozumie, czym jest glin, potrafi wskazać, że jest 
to metal, który znajduje się 
w grupie 13 układu okresowego i ma symbol chemiczny Al,

– potrafi scharakteryzować właściwości fizyczne glinu, takie jak: lekkość, srebrzystobiała barwa, dobra przewodność elektryczna 
i cieplna, a także plastyczność, co sprawia, że jest szeroko stosowany w przemyśle.

	– omawia właściwości fizyczne i chemiczne glinu związane z jego położeniem w układzie okresowym,
– zna reakcje glinu 
z kwasami (np. z kwasem solnym) oraz z zasadami (tworzenie wodorotlenku glinu),

– wyjaśnia rolę pasywacji glinu w przemyśle materiałów konstrukcyjnych,
 – zapisuje wzory i podaje nazwy systematyczne najważniejszych związków glinu,
– opisuje zastosowania glinu
i jego związków,

– określa produkty reakcji glinu i wodorotlenku glinu 
z kwasami i roztworami wodorotlenków. 
	– wyjaśnia, na czym polega amfoteryczność glinu,
– układa i zapisuje równania reakcji glinu 
i wodorotlenku glinu 
z kwasami i roztworami wodorotlenków,
– zna szerokie zastosowanie glinu 
w różnych dziedzinach życia.
	– projektuje doświadczenie pozwalające określić charakter chemiczny wodorotlenku glinu oraz zapisuje odpowiednie równania reakcji chemicznych w postaci cząsteczkowej 
i jonowej,
– wyjaśnia mechanizm pasywacji i omawia wpływ warunków 
na reaktywność glinu.
	– analizuje wpływ pasywacji 
na właściwości glinu,
– przewiduje 
i uzasadnia odczyn wodnych roztworów soli glinu.

	5. Żelazo
	– wskazuje żelazo
w układzie okresowym, 

– wymienia główne minerały żelaza,

– opisuje główne właściwości 
i zastosowania żelaza,|

– podaje, jakie jony tworzy żelazo 
i podaje ich nazwy.
	– podaje nazwę systematyczną i wzór chemiczny głównych minerałów żelaza, 

– opisuje właściwości fizyczne żelaza,

– potrafi opisać, że żelazo reaguje z tlenem, tworząc tlenki żelaza,

– rozumie, że żelazo reaguje z kwasami, tworząc sole.
	– określa produkty reakcji żelaza z parą wodną i kwasami nieutleniającymi,

– zna różnice 
we właściwościach chemicznych między żelazem w stanie Fe²⁺ 
i Fe³⁺.

	– zapisuje równania reakcji chemicznych 
z udziałem jonów żelaza(II) i żelaza(III), 

– opracowuje doświadczenie pozwalające zidentyfikować 
w roztworze jony żelaza(II) i jony żelaza(III), 

– wyjaśnia, na czym polegają właściwości piroforyczne żelaza.
	– analizuje wpływ temperatury 
i środowiska 
na utlenianie 
i pasywację żelaza.

	6. Reakcje metali 
z wodą
	– zna podstawowe reakcje metali 
z wodą, potrafi zapisać najprostsze równania reakcji,
– rozumie podstawowe różnice w reaktywności metali.
	– wymienia metale reagujące z wodą, 

– rozumie, że niektóre metale reagują z wodą, tworząc wodorotlenki 
i wydzielając wodór, podczas gdy inne metale 
(np. miedź, złoto) nie reagują z wodą 
w normalnych warunkach,

– wykonuje doświadczenia samodzielnie, wyciąga wnioski z eksperymentów.
	– zapisuje równania reakcji metali z wodą,
– przewiduje przebieg reakcji metali z wodą na podstawie szeregu aktywności metali.




	– potrafi samodzielnie opracować doświadczenie wyjaśniające różnice 
w reaktywności metali wobec wody, interpretuje wyniki eksperymentu i wyciąga wnioski,
– analizuje i interpretuje wyniki doświadczeń,
– umie opisać pasywację glinu 
i znaczenie tego  zjawiska dla techniki, 
– formułuje hipotezy dotyczące reaktywności metali i potrafi 
je weryfikować eksperymentalnie.
	– zna i rozumie mechanizmy reakcji metali z wodą, 
– potrafi wyjaśnić wpływ temperatury 
i stężenia reagentów na szybkość reakcji metali z wodą. 


	7. Reakcje metali 
z kwasami
	– rozumie ogólny przebieg reakcji metali z kwasami (metal reaguje 
z kwasem, wydziela się wodór, powstaje sól). 
– potrafi zapisać ogólny wzór reakcji metalu z kwasem.
	– zna i rozumie mechanizm reakcji metali z kwasami, wskazując, że w reakcjach tych dochodzi do uwolnienia wodoru i powstania soli,
– potrafi podać przykłady metali, które reagują 
z kwasami, oraz wymienić przykład metalu z którym dany kwas nie reaguje, 

– zna zasady bezpieczeństwa podczas przeprowadzania reakcji metali z kwasami, szczególnie ze względu 
na wydzielający się wodór, który jest gazem łatwopalnym,
– poprawnie zapisuje 
i omawia podstawowe reakcje metali z kwasami (np. reakcje magnezu, cynku, żelaza z kwasem solnym).
	– potrafi rozróżnić metale reaktywne 
i mniej reaktywne, wskazując, które z nich reagują z kwasami, 
a które nie reagują,
– poprawnie zapisuje 
i omawia reakcje chemiczne w różnych warunkach (np. różne kwasy, różne metale),
– umie bezpiecznie przeprowadzić doświadczenie wybranych metali 
z kwasem solnym, rozumiejąc 
i interpretując wyniki (np. wydzielanie gazu, zanik metalu, ogrzewanie probówki).
	– umie zapisać równania reakcji metali z kwasem azotowym(V) (stężonym 
i rozcieńczonym),
– zna szczegółowe reakcje metali z różnymi kwasami, potrafi opisać różnice w reakcjach metali o różnej reaktywności,
– potrafi wyjaśnić różnice między reakcjami metali 
o różnej reaktywności (np. magnez reaguje szybko z kwasem solnym, a żelazo reaguje wolniej).

	– umie przedstawić praktyczne zastosowania reakcji metali z kwasami, 
np. w produkcji wodoru. 

	9. Niemetale. Wodór
	– zna ogólne właściwości niemetali oraz ich miejsce w układzie okresowym,
– opisuje właściwości wodoru,
– rozumie rolę wodoru 
w przyrodzie 
i przemyśle.
	– opisuje główną metodę otrzymywania wodoru 
w laboratorium.

	– opisuje metody laboratoryjne otrzymywania wodoru i zapisuje równania reakcji.
 
	– omawia właściwości chemiczne wodoru 
i zapisuje równania reakcji chemicznych.
	– analizuje zastosowanie wodoru jako paliwa przyszłości i jego wpływ na ekologię.

	10. Tlen i siarka
	– wymienia podstawowe właściwości tlenu 
i siarki oraz ich zastosowania.

	– zna właściwości fizyczne 
i chemiczne tlenu oraz siarki,
– opisuje główne zastosowania tlenu i siarki.
	– potrafi zapisać równania reakcji chemicznych związanych z tlenem 
i siarką,
– opisuje metodę laboratoryjną otrzymywania tlenu 
i badania jego właściwości, 
– układa i zapisuje równanie reakcji otrzymywania tlenu 
w laboratorium.
	– wyjaśnia wysoką aktywność tlenu, 
opierając się na jego strukturze elektronowej,
– projektuje doświadczenie pozwalające otrzymać tlen w laboratorium 
i zapisuje odpowiednie równania reakcji chemicznej. 
	– analizuje wpływ tlenków siarki 
na środowisko 
i proponuje sposoby ich ograniczania.


	11. Fluorowce 
– część I
	– umie wymienić fluorowce oraz opisać ich ogólne właściwości, 

– wymienia główne minerały fluoru, chloru, bromu 
i jodu.

	– umie scharakteryzować pierwiastki fluorowce: fluor (F), chlor (Cl), brom (Br), jod (I), astat (At), 

– opisuje zmianę aktywności pierwiastków 
w grupie 17,
– określa produkty rekcji fluorowca z jonem prostym innego fluorowca 
w roztworze.
	– opisuje i wyjaśnia okresową zmienność właściwości fizycznych 
i chemicznych pierwiastków grupie17,
– opisuje zmianę właściwości utleniających pierwiastków w grupie 17, 
– opisuje reakcje fluorowców 
z metalami i zapisuje odpowiednie równania reakcji chemicznych,
– podaje wzory związków chemicznych będących głównymi składnikami minerałów: fluoryt, apatyt, sól kamienna, sylwin, karnalit. 
	– wyjaśnia dużą aktywność fluorowców 
bazując na konfiguracji elektronowej powłoki walencyjnej.

	– omawia właściwości innych związków pierwiastków 
17 grupy.

	12. . Fluorowce 
– część II
	– umie opisać reakcje fluorowców z metalami. 

	– rozumie, w jakich rozpuszczalnikach najlepiej rozpuszczają się fluorowce,
– omawia reakcje fluorowców z metalami. 
	– opisuje sposób otrzymywania chloru w laboratorium oraz jego reakcje chemiczne.
	– planuje i przeprowadza eksperyment 
z otrzymywaniem chloru, opisuje jego właściwości.

	– potrafi wyjaśnić zastosowania chloru 
i omówić jego reakcje w różnych warunkach.

	VII. Zastosowania wybranych związków nieorganicznych

	1. Tlenek krzemu(IV) i szkło
	– wie, że krzem jest jednym z najbardziej rozpowszechnionych pierwiastków 
w skorupie ziemskiej, a jego najważniejszym związkiem jest tlenek krzemu(IV),
– zna właściwości fizyczne tlenku krzemu(IV),
– docenia znaczenie szkła w życiu codziennym 
i w różnych gałęziach przemysłu.
	– wymienia właściwości SiO₂ i szkła, podaje przykłady zastosowań tlenku krzemu(IV),
– wymienia minerały zawierające krzemionkę, 
– omawia surowce i etapy produkcji szkła.
	– opisuje budowę chemiczną SiO₂, podaje jego właściwości fizyczne 
i chemiczne,
– rozumie, czym się różni struktura bezpostaciowa ciała stałego od struktury krystalicznej,
– opisuje proces produkcji szkła, 
– rozróżnia podstawowe rodzaje szkła.
	– analizuje wpływ domieszek 
na właściwości szkła,
– rozpoznaje szkło sodowo-wapniowe, krzemionkowe, hartowane, optyczne, barwione, ceramiczne 
i ich zastosowania,
– wyjaśnia mechanizmy powstawania struktury amorficznej szkła, 
– zapisuje równania reakcji chemicznych SiO₂.

	– wyjaśnia znaczenie recyklingu szkła dla środowiska 
i gospodarki.

	2. Skały wapienne
	– rozumie, że głównym składnikiem skał wapiennych jest węglan wapnia (CaCO₃), występujący 
m.in. w wapieniu, kredzie i marmurze,

– potrafi wyjaśnić, że skały wapienne powstają w wyniku procesów geologicznych, często jako osady organiczne 
(np. z muszli 
i szkieletów organizmów morskich),
– zna właściwości fizyczne wapieni.
	– wymienia główne minerały budujące skały wapienne (kalcyt, aragonit), 

– opisuje właściwości wapienia i jego reakcję 
z HCl(aq),

– wymienia zastosowania wapienia w budownictwie, przemyśle chemicznym, rolnictwie.
	– wymienia minerały tworzone przez węglan wapnia,

– potrafi zapisać 
i zrozumieć reakcje chemiczne z udziałem wapienia,

– zna praktyczne zastosowania wapienia i jego pochodnych,

– rozumie, że skały wapienne tworzą charakterystyczne formy krajobrazu (jaskinie, wyżyny wapienne) oraz mają znaczenie historyczne 
i kulturowe (budowle, rzeźby, zabytki).
	– rozpoznaje wapień, kredę, marmur i omawia ich właściwości,

– umie zaplanować 
i przeprowadzić reakcję CaCO₃ z HCl(aq), 
oraz wyjaśnić jej przebieg.

	– analizuje wpływ eksploatacji wapienia na gospodarkę 
i ekologię.

	3. Gips. Hydraty soli
	– opisuje właściwości gipsu 
i hydratów, podaje ich wzory chemiczne,

– wymienia przykłady hydratów i ich zastosowania.
	– opisuje strukturę 
i właściwości 
siarczanu(VI) wapnia,

– rozumie pojęcie hydrat,

– rozumie rolę wody krystalizacyjnej,

– zna przemiany fizykochemiczne gipsu,

– omawia zastosowanie gipsu i hydratów soli.
	– zna strukturę 
i właściwości siarczanu(VI) wapnia,

– rozumie, co to są hydraty,

– potrafi wyjaśnić przemiany fizykochemiczne gipsu,

– wie, że woda krystalizacyjna wpływa na właściwości fizyczne hydratów,

– zna zastosowania gipsu i hydratów soli.
	– umie wyjaśnić proces dehydratacji gipsu i jego reakcję z wodą,
– potrafi przeprowadzić 
i zinterpretować doświadczenie badające właściwości hydratów siarczanu(VI) wapnia,
– umie wyjaśnić, dlaczego uwodnione sole metali bloku d mają na ogół inną barwę niż sole bezwodne.
	– potrafi obliczyć zawartość procentową wody 
w hydratowanej soli 
i przeanalizować jej właściwości.

	4. Twardość wody
	– rozumienie, czym jest twardość wody,

– zna metody usuwania twardości wody,

– rozumie znaczenie twardości wody dla zdrowia 
i środowiska.
	– potrafi wyjaśnić, co to jest twardości wody i jakie jony ją powodują,

– zna sposoby zmiękczania wody,

– potrafi ocenić wpływ twardej wody na zdrowie człowieka (zawiera wapń 
i magnez – pierwiastki korzystne dla organizmu), ale także zna problemy związane z jej używaniem w technice i gospodarstwie domowym.
	– odróżnia twardość przemijającą i trwałą oraz wskazuje ich przyczyny,

– opisuje metody usuwania twardości,
– rozumie reakcje chemiczne związane 
z twardością,

– potrafi przeprowadzić 
i zinterpretować doświadczenie badające wpływ twardości wody na pienienie się mydła.
	– potrafi zapisać równania reakcji powstawania twardej wody,

– potrafi zapisać równania reakcji pokazujące usuwanie nadmiernej twardości wody.

	– umie przeprowadzić reakcje wykrywania jonów Ca²⁺ i Mg²⁺ 
w roztworze.

	5. Nawozy
	– zna definicję nawozów 
oraz podział 
na nawozy organiczne 
i mineralne,

– rozumie rolę nawozów w uprawie roślin, 

– podaje przykłady 
i działanie najważniejszych nawozów mineralnych,

– rozumie wpływ nawozów 
na środowisko.
	– dokonuje podziału nawozów ze względu 
na skład chemiczny, 

– potrafi wymienić przykłady nawozów organicznych, takich jak obornik, kompost, torf,

– rozumie działanie składników nawozów 
na rośliny. 
	– rozumie, jak poszczególne pierwiastki wpływają na rośliny,

– zna zasady świadomego 
i zrównoważonego stosowania nawozów, w tym znaczenie badań gleby i doboru nawozów do potrzeb roślin,

– rozumie znaczenie nawozów dla rolnictwa, ale też dla zdrowia ludzi i stanu środowiska,
– potrafi wskazać dobre praktyki 
i alternatywne rozwiązania 
(np. nawozy organiczne, uprawy ekologiczne).
	– umie opisać proces produkcji nawozów,
– potrafi omówić wpływ nadmiaru nawozów 
na środowisko, 
m.in. eutrofizację wód 
i zanieczyszczenie gleby.

	– oblicza dawkę nawozu do gleby 
na podstawie zawartości składników pokarmowych 
w nawozie,
– analizuje wpływ nadmiaru nawozów na środowisko, zwłaszcza 
na zjawisko eutrofizacji.



