
Benzen 
 

Najprostszym arenem, jest benzen o wzorze sumarycznym C6H6. To bezbarwna, lotna 
ciecz, topniejąca w temperaturze 5,533˚C, a wrząca w temperaturze 80,09˚C. Gęstość 
benzenu w temperaturze 20˚C, względem wody wynosi 0,87895g/cm3.  Miesza się w każdym 
stosunku z alkoholem i eterem etylowym, acetonem, toluenem, benzyną i naftą, natomiast jest 
praktycznie nierozpuszczalny w wodzie (w temperaturze 22˚C, w 100 g wody rozpuszcza się 
0,07 g benzenu, a w temperaturze 30˚C 0,185 g C6H6 na 100 g wody). Mieszanina 
zawierająca 74,1% benzenu, 18,5% alkoholu etylowego i 7,4% wody, jest mieszaniną 
azeotropową. 

Ze względu na dużą zawartość procentową węgla w cząsteczce, benzen pali się 
kopcącym płomieniem z wydzieleniem sadzy. Przebieg reakcji spalania niecałkowitego  
(w powietrzu) benzenu, przedstawia następujące równanie : 

 
2C6H6 + 3O2 → 12C + 6H2O 

 
Benzen w odróżnieniu od węglowodorów nienasyconych w temperaturze pokojowej nie 

reaguje z roztworem nadmanganianu potasu, ani z wodą bromową , co pozwala wnioskować, 
iż ma on cechy węglowodoru nasyconego. Ulega on jednak stosunkowo łatwo licznym 
reakcjom substytucji elektrofilowej (halogenowanie, nitrowanie, sulfonowanie, alkilowanie, 
arylowanie, talowanie): 

 

 
 

 Wszystkie te reakcje zachodzą według podobnych mechanizmów: 
•  Halogenowanie: 

 Halogenowanie związków aromatycznych, którego przykładem jest przedstawiona 
reakcja bromowania benzenu, obejmuje trzy etapy: 



 
 Etap drugi jest etapem kluczowym, w którym następuje przyłączenie do pierścienia 

benzenowego dodatniego jonu bromoniowego, który powstał w wyniku 
skompleksowania przez FeBr3 cząsteczki Br2. 

 Addycja halogenów do alkenów obejmuje również atak dodatniego jonu 
halogenowego z utworzeniem karbokationu jako produktu przejściowego. Luźno 
związane elektrony π alkenu zwiększają jednak jego reaktywność i dodatni jon 
halogenowy, zostaje oderwany od cząsteczki halogenu, pozostawiając ujemny jon 
halogenkowy. Cząsteczka benzenu, która jest mniej reaktywna od cząsteczki alkenu, 
wymaga zastosowania kwasu Lewisa, wynikiem czego następuje utrata łatwo 
odczepiającej się grupy FeBr4

-. Bardziej reaktywne związki aromatyczne, których 
elektrony π są bardziej odsłonięte, reagują z niektórymi halogenami bez użycia kwasu 
Lewisa. 

  
•  Nitrowanie: 

 Pierścień aromatyczny benzenu można nitrować w reakcji z mieszaniną stężonych 
kwasów – azotowego (V) i siarkowego (VI). Elektrofilem jest w tej reakcji jon 
nitroniowy NO2

+, który powstaje w wyniku proponowania cząsteczki kwasu 
azotowego (V) przez proton pochodzący z cząsteczki kwasu siarkowego (VI),  
w wyniku czego następuje utrata cząsteczki wody. Jon nitroniowy reagując  
z benzenem daje karbokation, który jest produktem pośrednim. Utrata jonów H+  
z karbokationu prowadzi do obojętnego produktu substytucji jakim jest nitrobenzen: 

  



 
•  Sulfonowanie: 

 Reakcję sulfonowania benzenu prowadzi się wobec dymiącego kwasu siarkowego 
(mieszanina kwasu siarkowego (VI) i tlenku siarki (VI) ). Okazuje się jednak, że 
nawet ze stężonego H2SO4 powstaje trójtlenek siarki, który w pierwszym etapie działa 
jako czynnik elektrofilowy. 



  
 Reaktywnym elektrofilem jest albo HSO3

+ albo SO3. Zależne jest to od warunków 
reakcji, m.in. od kwasowości środowiska. Mechanizm sulfonowania jest podobny do 
mechanizmu nitrowania, czy halogenowania. Warto zauważyć, że reakcja 
sulfonowania jest reakcją odwracalną. Zachodzi ona łatwo w obecności mocnego 
kwasu, natomiast przeciwna reakcja desulfonowania zachodzi w gorącym, 
rozcieńczonym roztworze kwasu. 

  
•  Alkilowanie: 

 W reakcji alkilowania metodą Friedela – Craftsa czynnikiem elektrofilowym jest na 
ogół karbokation. Powstaje on w reakcji ustalenia się równowagi pomiędzy kwasem  
i zasadą zgodnie z teorią Lewisa: 



 
 Chlorek glinu katalizuje reakcję, ułatwiając jonizację halogenku alkilu. W pewnych 

przypadkach wolny karbokation nie bierze udziału w reakcji, natomiast grupa alkilowa 
jest przenoszona – bez pary elektronowej – z polarnego kompleksu I, utworzonego  
z AlCl3 i halogenku alkilu, bezpośrednio do pierścienia aromatycznego.  

  

 
 

 Czynnikiem elektrofilowym jest więc albo kation alkilowy (np.: CH3
+), albo 

cząsteczka podobna do kompleksu I, która łatwo może przenieść kation do pierścienia 
aromatycznego. Kwas Lewisa jakim jest CH3

+ zostaje wyparty z CH3Cl przez inny 
kwas Lewisa – AlCl3. 

 
•  Arylowanie: 

 Grupę acylową, o wzorze ogólnym –COR, można wprowadzić do pierścienia 
aromatycznego benzenu, gdy ten reaguje z chlorkiem kwasowym o wzorze ogólnym 
RCOCl w obecności AlCl3. Mechanizm reakcji arylowania Friedela – Craftsa jest 
podobny do mechanizmu alkilowania. Reaktywnym elektrofilem jest kation acyliowy, 
stabilizowany rezonansem, wytworzony w reakcji między chlorkiem acylu i AlCl3. 
Zgodnie ze strukturami rezonansowymi, kation acyliowy jest stabilizowany 
oddziaływaniem nieobsadzonego orbitalu na atomie węgla z orbitalem wolnej pary 
elektronowej, sąsiadującego atomu tlenu. Tak stworzony kation acyliowy nie ulega 
przegrupowaniu. 

 
 



 
 W przeciwieństwie do podstawień wielokrotnych, do których dochodzi często  

w reakcji alkilowania Friedela – Craftsa, reakcje acylowania zachodzą tylko raz, 
ponieważ produkt reakcji jest mniej reaktywny niż substrat. 

 
•  Talowanie: 

 Podczas działania roztworu trifluorooctanu talowego ( Tl(OOCCF3) ),  
w kwasie trifluorooctowym (CF3COOH) na benzen, powstaje szybko i z dużą 
wydajnością bis(trifluorooctan) arylowo-talowy – trwały związek krystaliczny.  
W reakcji tej następuje elektrofilowy atak sekstetu elektronowego pierścienia 
aromatycznego na kwasowy (wg teorii Lewisa) związek talu. 

 Chociaż w reakcji talowania podstawniki wywierają wpływ na reaktywność benzenu 
w sposób charakterystyczny dla każdej reakcji substytucji elektrofilowej, to jednak jej 
orientacja jest dość nietypowa. Talowania zachodzi prawie wyłącznie w położeniu 
para w stosunku do podstawników –R, -Cl, -OCH3, co przypisuje się dużej objętości 
czynnika elektrofilowego, czyli cząsteczki trifluorooctanu talowego, która atakuje 
najłatwiej dostępną pozycję para. 

 Talowanie zachodzi prawie wyłącznie w położeniu orto w stosunku do niektórych 
podstawników takich jak –COOH, -COOCH3 i –CH2COCH3. Ten fakt przypisuje się 
wstępnemu utworzeniu się kompleksu czynnika elektrofilowego z podstawnikiem.  
W takim kompleksie atom talu znajduje się we właściwej odległości, aby mogła być 
zaatakowana pozycja orto w wyniku wewnątrzcząsteczkowego przemieszczenia. 

 Reakcja talowania jest odwracalna i gdy przeprowadza się ją w temperaturze 73˚C 
otrzymuje się trwały izomer (zazwyczaj meta). Związki arylowo-talowe mają 
zastosowanie jako związki pośrednie w syntezie wielu innych związków 
aromatycznych. Atom talu może być zastąpiony innym atomem, lub grupą, których 
nie można wprowadzić bezpośrednio do pierścienia aromatycznego, lub których nie 
można wprowadzić z określoną regiospecyficznością. Talowanie benzenu jest jedną  
z metod syntezy fenolu i jodku benzenu (który trudno otrzymać w reakcji 
bezpośredniego jodowania pierścienia). 

  



Benzen ulega też reakcjom addycji (np. wodoru, czy chloru). Są to jednak reakcje 
zachodzące trudno i jedynie w odpowiednich warunkach: 

 

 
 

Przytoczone dane dotyczące właściwości chemicznych benzenu wskazują, iż  
w określonych warunkach może on reagować jak węglowodór nasycony bądź też jak 
węglowodór nienasycony. Dlatego też przez wiele lat uczeni nie byli w stanie wyjaśnić  
i zaproponować takiego wzoru dla benzenu, któremu można byłoby przypisać powyższe 
właściwości. 

Ważnym krokiem w wyjaśnieniu budowy benzenu był wzór podany przez Augusta 
Kekulego w 1865 r. Według Kekulego, atomy węgla tworzące cząsteczkę benzenu są 
połączone ze sobą na przemian wiązaniami pojedynczymi i podwójnymi, tworząc 
sześcioczłonowy pierścień: 

 

 
 

Podwójne wiązania w cząsteczce benzenu nie są trwale umiejscowione między 
określonymi atomami węgla, lecz oscylują, i dlatego wszystkie atomy węgla w cząsteczce są 
równocenne – mówi się o delokalizacji trzech formalnych wiązań podwójnych: 

 

 
 

Oznacza to, że nie istnieją dwa izomery ortodwupodstawieniowych pochodnych benzenu, 
które powinny mieć struktury: 



 
w przypadku określonej lokalizacji wiązań podwójnych. 

Strukturę elektronową benzenu można wyjaśnić przyjmując hybrydyzację sp2 
wszystkich atomów węgla. Po utworzeniu sześciu wiązań σ węgiel – węgiel i sześciu wiązań 
σ węgiel – wodór pozostaje w każdym atomie węgla jeden niesparowany elektron  
orbitalu p, nie biorącego udziału w hybrydyzacji: 

 

 
 

Elektrony te nie łączą się w pary, lecz tworzą sekstet obejmujący swym zasięgiem cały 
pierścień, częściowo od góry, częściowo od dołu. W sumie sześć wolnych elektronów tworzy 
jeden trwały układ pokrywający równomiernie polem elektrostatycznym płaską cząsteczkę 
benzenu. Układ ten nazywa się często orbitalem 6π: 

 
 
Benzen można otrzymać w reakcji trymeryzacji acetylenu, w wysokiej temperaturze,  

a także w wyniku suchej destylacji węgla kamiennego, lub z frakcji lekkiej nafty.  
W niewielkich ilościach zanotowano jego obecność m.in. w gazie świetlnym otrzymywanym 
z węgla kamiennego. 

Spektrum zastosowań benzenu w przemyśle jest szerokie: w syntezie chemicznej jako 
rozpuszczalnik, czy produkt wyjściowy do otrzymania wielu związków jak np. fenoli, 
nitropochodnych, halogenopochodnych, aniliny, barwników anilinowych, etylobenzenu, 
styrenu, DDT, detergentów, a także farb, lakierów, smarów i żywic. 

Benzen jest jedną z najgroźniejszych dla zdrowia i życia trucizn przemysłowych. 
Długotrwałe wdychanie par może wywoływać ciężkie schorzenia (największe dopuszczalne 
stężenie benzenu w powietrzu wynosi 5mg/m3). Benzen wchłaniany jest w drogach 



oddechowych w postaci par, a z przewodu pokarmowego i przez skórę, w postaci ciekłej. 
Według badań profesora Tadeusz Dutkiewicza, retencja par benzenu w płucach u ludzi, przy 
stężeniach w powietrzu od 20 do 200 µg/dm3  i sześciogodzinnej ekspozycji wynosi 75%  
w pierwszej godzinie i 62% w ostatniej. Szybkość wchłaniania ciekłego benzenu przez skórę 
u ludzi wynosi około 5-12 mg/cm2/h. Benzen wchłania się także przez skórę z roztworów 
wodnych, przy czym szybkość rośnie wraz ze wzrostem stężenia roztworu. Wchłanianie par 
benzenu przez skórę wynosi mniej niż 1% ilości wchłoniętych  
w danych warunkach przez płuca i nie stanowi problemu toksykologicznego. 

Rozdział benzenu w ustroju zależy od jego rozpuszczalności w poszczególnych 
tkankach, który jest wprost proporcjonalny do ilości tkanki tłuszczowej, w której rozpuszcza 
się najlepiej, przez co staje się jego magazynem w ustroju, utrudniając wydalanie. 

Metabolizm benzenu przebiega w kierunku utlenienia pierścienia do fenolu bądź 
polifenoli. Dalsze utlenianie prowadzi do rozerwania pierścienia i powstania kwasu 
mukonowego, który łatwo utlenia się do dwutlenku węgla. Fenol, który jest głównym 
metabolitem, jest wydalany z moczem w postaci sprzężonej z kwasem siarkowym (VI)  
i glikuronowym. Według badań prof. J. Teisingera u ludzi wydala się benzen w postaci fenolu 
średnio w ilości 30% wchłoniętej dawki. 

Podczas desaturacji część wchłoniętego benzenu wydala się z powietrzem wydychanym. 
W zależności od wchłoniętej dawki stanowi ona zmienną ilość (od 3,8 do 28%) wchłoniętego 
benzenu. Jego wydalanie w stanie niezmienionym z moczem jest niewielkie. W ciągu 48 
godzin z moczem wydala się w postaci fenolu od 29 do 49% wchłoniętej dawki benzenu. 

Pary benzeny w wysokich stężeniach działają szkodliwie głównie na ośrodkowy układ 
nerwowy. Długotrwałe działanie par o niskich stężeniach oddziałuje na krew i narządy 
krwiotwórcze (głównie komórki szpiku kostnego). Organizm wówczas łatwo ulega 
zakażeniom, przypuszczalnie na skutek upośledzenia fagocytozy. Związek pomiędzy 
stężeniem par benzenu, a fizjologicznym skutkiem u ludzi przedstawia następująca tabela: 

 
Stężenie par benzenu 

[mg/dm3] 
Czas trwania ekspozycji 

[min] 
Objawy 

61-65 5-10 Śmierć 
25 30 Niebezpieczne dla życia 
9,6 30 Możliwe do zniesienia 
4,8 60 Niebezpieczne objawy 
1,6 60 Objawy chorobowe 
0,48 300 Ból głowy, zmęczenie, 

senność 
0,08 480 Bez wyraźnych objawów 

 
Duże stężenia benzenu w powietrzu wywołują podrażnienie błon śluzowych dróg 

oddechowych, nosa i oczu. Długotrwałe wdychanie powoduje senność, zmęczenie, bóle  
i zawroty głowy, mdłości. Tętno jest przyspieszone, występuje ucisk klatki piersiowej, utrata 
tchu i przytomności. Przy dalszym narażeniu następują drgawki toniczne, w końcu porażenie 
ważnych dla życia ośrodków nerwowych. Zgon wywołuje porażenie ośrodka oddechowego. 

Zatrucie przewlekłe rozwija się powoli . Objawy takie jak ból głowy, brak łaknienia czy 
znużenie, nie wskazują wyraźnie na zatrucie benzenem, podobnie jak badanie krwi, na którym 
widać jedynie pobudzenie układu krwiotwórczego. Stopniowo osłabienie narasta, zmniejsza 
się krzepliwość krwi, przez co dochodzi do licznych krwawień (najczęściej z nosa i dziąseł). 
W końcu zachodzą zmiany chorobowe krwi – leukopenia, niedokrwistość, białaczka. 

Przy ostrych zatruciach należy przede wszystkim przenieść zatrutego na świeże 
powietrze, ewentualnie podawać tlen i środki pobudzające krążenie krwi i oddychanie.  
W przypadku zatruć przewlekłych z niedokrwistością są zalecane wielokrotne transfuzje krwi, 
podawanie żelaza i leczenie preparatami wątroby. Ponieważ część benzenu zostaje związana  
z cysteiną i po przyłączeniu kwasu octowego powstaje kwas fenylomerkapturowy, dochodzi 



do zubożenia organizmu w cysteinę. Należy podawać zatrutemu związki mające grupy SH 
oraz ułatwiające etylowanie (cholina, metionina). 

Przy stosowaniu benzenu w produkcji należy często kontrolować stężenie jego par  
w powietrzu, hermetyzować maszyny i urządzenia, czy stosować wyciągi.  
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