KLASYFIKACJA ZWIAZKOW NIEORGANICZNYCH
Opracowanie: dr hab. Barbara Styputa, dr inz. Krystyna Moskwa

Zwigzki nieorganiczne dzieli sie najczesciej na:
- tlenki
- wodorki
- wodorotlenki
- kwasy
- sole
- zwigzki niemetali innych niz tlen, np. PCls, CS,.

1. Tlenki.
Tlenki sg to zwigzki pierwiastkow z tlenem, o wzorze ogdlnym E_ O, gdzie E oznacza dowolny

pierwiastek.

Otrzymywanie:
Do najwazniejszych sposobow otrzymywania nalezg:
- bezposrednia reakcja pierwiastka z tlenem, np.
S+ 02 = SOz
2Mg + O, = 2MgO
- utlenianie tlenkow, np. 2S0, + O, = 2S0;
2NO + O, = 2NO,
- redukcja tlenkow, np. CO, + C =2CO
2Fe,03 + 3C = 4Fe + 3CO,
- spalanie zwigzkow organicznych, np.
CH4 + 02 = COZ + HZO
2CH30H + O, = 2CO, + 4H,0
- rozktad termiczny soli lub wodorotlenkéw, np.
CaCO; — CaO + CO,
CU(OH)Z — CuO + H,0O
Wiasnosci fizyczne:

Tlenki metali sg zwykle ciatami statymi, o do$¢ duzej gestosci i 0 wysokich temperaturach topnienia
(500 - 300°C). W wodzie wigkszos¢ tlenkow metali nie rozpuszcza sie. Jedynie tlenki litowcow i berylowcow
reagujg chemicznie z woda.

Tlenki niemetali to najczesciej gazy: CO, CO,, SO, SOz NO, NO,, rzadko ciata state P,Os
(wystepujgcy w postaci bimerycznej P,0,0). W wigkszosci tlenki niemetali sg dobrze rozpuszczalne w
wodzie, z ktérg reagujg dajgc kwasy tlenowe.

Witasnosci chemiczne.

Analogicznie do zmian witasno$ci pierwiastkow w uktadzie okresowym, zmieniajg sie réwniez
wlasnosci chemiczne tlenkéw. Elektroujemnoséta jest wzgledng miarg zdolnosci przyciagania elektronéw, a
Scisle méwigc pary elektronowej w wigzaniu atomowym przez atom pierwiastka. Ze wzrostem
elektroujemnosci wzrasta charakter niemetaliczny pierwiastka.

1.1. Tlenki zasadowe

Tlenki zasadowe sg to tlenki metali, ktére tgczgc sie bezposrednio lub posrednio z wodg tworzg
wodorotlenki. Tlenki metali grupy IA i lIA ukfadu okresowego zwane sg réwniez bezwodnikami zasadowymi.
Reagujg one z wodg tworzac wodorotlenki o charakterze zasadowym, np:

Na,O + H,O = 2NaOH

CaO + H,0 = Ca(OH),
Tlenki zasadowe reagujg z kwasami i tlenkami kwasowymi dajgc sole, np.

MgO + 2HCI = MgCl, + H,0O

MgO + CO, = MgCO3

1.2. Tlenki kwasowe
Tlenki kwasowe sg to tlenki niemetali lub wyzsze tlenki niektorych metali (np. CrOgz), zwane

bezwodnikami kwasowymi. Reagujg one z wodg tworzgc kwasy tlenowe, np.
SOZ + Hzo = H2803



COZ + Hzo = H2CO3
N205 + Hzo = 2HN03
Tlenki kwasowe reagujg z wodorotlenkami i tlenkami zasadowymi dajgc sole, np.
CO, + 2NaOH = Na,CO3; + H,O
SO; + MgO = MgSO,

1.3. Tlenki amfoteryczne

Tlenki amfoteryczne sg to tlenki reagujgce zaréwno z kwasami jak i z zasadami. Nalezg do nich
tlenki pierwiastkéw grup gtéwnych wykazanych na rys.ll.2. oraz tlenki niektorych pierwiastkow grup
pobocznych takich jak tlenki cynku, manganu, chromu i innych o $redniej wartosci elektroujemnosci. Na
przyktad:

ZnO +H,S0, = ZnSO, + H,0 lub  ZnO +2H"=2Zn* + H,0

ZnO + 2NaOH = Na,ZnO, + H,0 ZnO + 20H = ZnO,” + H,0

cynkan sodu

W srodowisku wodnym reakcje tlenku cynku z zasadg sodowg mozna rowniez zapisac¢ nastepujgco:

ZnO + NaOH + H,0 = Na[Zn(OH);] tréjhydroksocynkan sodu
lub ZnO +OH + H,O = [Zn(OH)5]

Wodorotlenek amfoteryczny, powstajacy w srodowisku wodnym z amfoterycznego tlenku, moze w
niewielkim stopniu odszczepia¢ jony H lub jony OH , co mozna przedstawi¢ schematycznie na przyktadzie

ZnO:
Zn0O + H,0 = Zn(OH),

Zn(OH)2 — H,ZnO,
Zn** + 20H — 2H" + Zn0,*

2. Wodorki.
Zwigzki pierwiastkow z wodorem o wzorze ogolnym H,E nazywamy wodorkami,
gdzie n - wartosciowos¢ pierwiastka.
Otrzymywanie.
Wiekszos¢ wodorkéw mozna otrzymacé przez bezposrednig reakcje pierwiastkdw z wodorem, np.

H2 + C|2 = 2HCI
3H2 + N2 = 2NH3
H, + Ca = CaH,

Wiasnosci fizyczne i chemiczne.

Wodorki metali sg ciatami statymi, a wodorki niemetali wystepujg przewaznie w postaci gazowe;.
Wodorki metali charakteryzuje wielka réznorodno$¢ wtasnosci chemicznych. Wodorki niektorych metali
reagujg gwattownie z wodg, tworzac zasady i wydzielajgc wodor:

CaH, + H,O = Ca(OH)Z + H,

A|H3 + 3H,0 = Al(OH)3 + 3H,

Ws$réd wodorkéw niemetali mozna wyrdznic trzy grupy w zaleznosci od zachowania sie wzgledem
wody:

2.1. Wodorki tlenowcow i fluorowcow rozpuszczajg sie w wodzie, tworzgc kwasy beztlenowe, na przyktad:

HCI - kwas solny (kwas chlorowodorowy)

HF - kwas fluorowodorowy

H,S - kwas siarkowodorowy
2.2. amoniak - jest on jedynym wodorkiem niemetalu, ktory reagujac z wodg tworzy nietrwaty zwigzek o
charakterze zasadowym - wodorotlenek amonu.

NH3 + Hzo = HN4OH

NH,OH — NH," + OH’

2.3. pozostate wodorki niemetali nie reagujg z wodg. Ich niewielka rozpuszczalnos¢ w wodzie polega na
rozpuszczeniu fizycznym (mieszaniu).

3. Wodorotlenki.
Wodorotlenki sg to zwigzki o ogélnym wzorze M(OH),, gdzie:

M - metal
OH - grupa wodorotlenowa
n - liczba grup wodorotlenowych réwna wartoSciowosci metalu

Wg. teorii Arrheniusa, wodorotlenki sg to zwigzki, ktére w roztworze wodnym ulegajg dysocjacji
elektrolitycznej z utworzeniem jonéw wodorotlenkowych OH’



M(OH), & M™ +nOH |

np.  NaOH «> Na' + OH"

Ca(OH), & Ca*" + 20H

Fe(OH); &> Fe*" + 30H
Otrzymywanie.

Wodorotlenki metali | i Il grupy gtdwnej ukfadu okresowego otrzymuje sie dwoma metodami: w
reakcji tlenku metalu z wodg, np.

Na,O + H,O = 2NaOH
oraz w reakcji metalu z wodg, np.

2Na + 2H,0 = 2NaOH + H,

Inne metale i ich tlenki w wiekszo$ci przypadkéw nie reagujg z woda, a ich wodorotlenki mozna otrzymacé w
reakcji roztworu wodnego soli danego metalu i wodorotlenku o silnych wtasciwosciach zasadowych (NaOH,
KOH), np.

CuSO, + 2NaOH = Cu(OH); + Na,SO,

FeCl; + 3KOH = Fe(OH); + 3KCl
Wiasnosci fizyczne i chemiczne.

Wodorotlenki sg na ogé6t ciatami statymi. Niektére wodorotlenki rozpuszczajg sie w wodzie,
np.wodorotlenki metali | i Il grupy gtéwnej uktadu okresowego z wyjatkiem Be(OH), i Mg(OH),, ktére sg
trudno rozpuszczalne. Wodorotlenki o silnych wtasnosciach zasadowych gtéwnie NaOH i KOH nazywa sie
alkaliami, a ich wodne roztwory tugami (zrgce !).

Wodorotlenki mozna podzieli¢ na dwie grupy:

- wodorotlenki zasadowe
- wodorotlenki amfoteryczne

3.1. Wodorotlenki zasadowe

Wodorotlenki zasadowe sg to gtéwnie wodorotlenki metali | i Il grupy uktadu okresowego (zwyjgtkiem
Be(OH),, ktéry ma witasnosci amfoteryczne) oraz wiekszos¢ wodorotlenkéw metali pozostatych grup na
nizszych stopniach utlenienia np. Cr(OH),, Mn(OH),, Ni(OH),, Fe(OH),. Wodorotlenki zasadowe reagujg z
kwasami dajgc sole np.

NaOH + HCI = NaCl + H,0O

Mg(OH)Z + H,CO3 = MgCO3 + 2H,0

Fe(OH), + H,SO,4 = FeSO, + 2H,0

Szczegolnym przypadkiem sg wodorotlenki amonowy NH,OH i fosfonowy PH,OH, w ktérych zamiast
kationéw metali wystepujg kationy, amonowy NH," i fosfonowy PH," .

3.2. Wodorotlenki amfoteryczne
Wodorotlenki amfoteryczne (amfolity) reagujg zaréwno z kwasami jak i mocnymi zasadami, np:
2AI(OH); + 3H,S0, = Aly(SO,); + 6H,0
Al(OH); + KOH = K[AI(OH),]
Réwnowage kwasowo-zasadowg wodorotlenku glinu mozna wiec przedstawi¢ za pomocg nastepujgcego
schematu:
AP* + 30H > Al(OH); + H,0 > [AI(OH),] + H*
Wodorotlenki amfoteryczne w wiekszosci sg trudno rozpuszczalne w wodzie.

4. Kwasy.
Kwasy sg to zwigzki o wzorze ogolnym H, R, gdzie R - reszta kwasowa: prosta beztlenowa np.: CI,

S?, lub tlenowa np. SO,*, NO5". Wedtug teorii Arheniusa, kwasy sg to substancje, ktére w roztworze wodnym
dysocjujgc odszczepiajg jon wodorowy. Sumarycznie reakcje dysocjacji elektrolitycznej kwaséw mozna
zapisac;
[H.R & nH +R" |

np. HBr < H" + Br

H,S ¢ 2H" + S*

H,SO; € 2H' + SO*
Otrzymywanie

Wiekszos¢ kwasow tlenowych mozna otrzymac w reakcji odpowiedniego tlenku niemetalu, zwanego
bezwodnikiem kwasowym z woda, np.:

SOZ + Hzo = H2803

803 + Hzo = H2804

N203 + Hzo = 2HN02




N205 + Hzo = 2HN03

P205 + 3H20 = 2H3PO4

Jezeli bezwodnik nie reaguje z woda, np. SiO,, to odpowiedni kwas mozna otrzyma¢ w reakcji
rozpuszczalnej w wodzie soli tego kwasu i innego kwasu, np.:

Na,SiO3; + 2HCI = H,SiO3 + 2NaCl

Kwasy beztlenowe otrzymuje sie przez rozpuszczenie w wodzie odpowiedniego wodorku. Przyktady
podano w pkt. 2.1.

WiasnoS$ci fizyczne i chemiczne.

Kwasy sg przewaznie cieczami (zrgce!). Podstawowg cechg kwasow jest zdolno$¢ do reagowania z
zasadami z utworzeniem soli, na przykfad:

H,SO, + CU(OH)2 = CuSQO, + 2H,0

Wiekszos¢ kwasow reaguje z metalami o ujemnej wartosci potencjatu normalnego na przyktad:

2HCI + Zn = ZnCl, + H,

2HCI + Fe = FeCl, + H,

Reakgiji tego typu, prowadzacej do wyparcia wodoru z kwasu, nie ulegajg metale szlachetne (Au, Pt),
potszlachetne (Ag, Cu) - ogdlnie metale o dodatniej wartosci potencjatu normalnego. Metale te rozpuszczajg
sie w kwasach utleniajgcych (stezony HNO3, H,SO,) wedtug innego schematu (reakcje redoks), na przykfad:

Cu + 2H,S0, = CuSO, + SO, + 2H,0

3Ag + 4HNO; = 3AgNO;3; + NO + H,O

Trzecig charakterystyczng reakcjg kwaséw jest reakcja z tlenkami metali, przebiegajgca z
utworzeniem soli, na przykfad

CuO + H,S0O, = CuSO, + H,O

CaO + H,CO; = CaCO;3; + H,O

Jednak nie kazdy tlenek metalu reaguje z kazdym kwasem - niektore sg odporne (termodynamicznie
trwate) na przyktad Fe3O,4, Al,O3, Cr,03 - tzw. tlenki pasywne.

W zalezno$ci od liczby atoméw wodoru zdolnych do oddziatywania, rozroznia sie kwasy :

- jednoprotonowe np. HNO3, HCI
- wieloprotonowe np. H,SO4, HsPO,
Kwasy wieloprotonowe dysocjujg wieloetapowo, np.

HsPO, > H + H,PO,

H,PO, <> H" + HPO,~

HPO,” & H" + PO,

5. Sole
Sole sg to zwigzki o ogolnym wzorze M\R,,, gdzie R - oznacza resztg kwasowg, M - metal (kation

metalu).

Sole mogg zawiera¢ rowniez kationy ztozone np. amonowy NH4+, fosfonowy PH4+, antymonylowy

sbo™. Rozrézniamy sole obojetne, kwasne (wodorosole) i zasadowe (hydroksosole), ktére bedg doktadniej
opisane przy omawianiu wiasnosci soli.

Sole w roztworze wodnym ulegajg dysocjacji elektrolityczne;j:

MR, <> nM™ + mR"™
np. FeCl; & Fe** + 3CI
(NH,),SO4 <> 2NH," + SO,
Cay(PO,), © 3Ca’* + 2P0,

Otrzymywanie:

Sole mozna otrzymac wieloma sposobami wérdd ktérych najwazniejsze sa:
a) zasada + kwas = soél +woda

NaOH + HCI = NaCl + H,O

Ca(OH)Z + H,S0O, = CaSO, + H,O
b) metal + kwas = sél + wodor

Zn + 2HCI = chlZ + H,

Ca+ HzSO4 = CaSO4 + H2
c) tlenek metalu + kwas = sél + woda

Na,O + 2HCI = 2NaCl + H,O

CuO + H2804 = CUSO4 + Hzo
d) zasada + bezwodnik kwasowy = sél + woda

2KOH + 803 = K2804 + Hzo

Ca(OH)2 + COZ = CaCO3 + Hzo
e) bezwodnik zasadowy + bezwodnik kwasowy = sél




MgO + CO, = MgCOs;
CaO + SO, = CaS0;
f) metal + niemetal = sél
2Na + Cl, = 2NaCl
Fe +S=FeS
WiasnoS$ci fizyczne i chemiczne.
Sole sg zwykle ciatami statymi, krystalicznymi, najczesciej biate, chociaz znane sg sole o réznych

zabarwieniach ; CuSO,45H,0 - niebieski, Pbl, - zo#ty, SnS - czarny. Rozpuszczalnos¢ w wodzie jest bardzo
zréznicowana.

Sole w roztworach wodnych dysocjujg. Reakcje chemiczne soli sg reakcjami jonowymi. Liczne sole w
roztworach wodnych ulegajg hydrolizie, t.j. reakcji z wodg (odwrotnej do zobojetnienia).

Podziat soli:

1) Sole obojetne o wzorze MpRp, np. Aly(SO,); - siarczan(VI) glinu, powstajg w reakcjach
polegajacych na zastgpieniu wszystkich jonéw wororowych pochodzacych z kwasu jonami metalu.

2) Wodorosole (sole kwasne) o wzorze M,(HcR), sa produktami podstawienia tylko czesci jonow
wodorowych w czgsteczce kwasdw wieloprotono-wych, na przyktad:

H,SO, + 2NaOH = Na,SO, + 2H,0 s6l obojetna - siarczan(VI) sodu

H,SO, + NaOH = NaHSO, + H,0 wodorosoél - wodorosiarczan(VI) sodu

3) Hydroksosole (sole zasadowe) o wzorze [M(OH)(]R sg produktami niecatkowitego podstawienia
grup wodorotlenkowych w czgsteczce wodorotlenku posiadajgcego wiecej niz jedng grupg wodorotlenkowg

OH’, na przykitad:
Mg(OH), + 2HCI = MgCl, + 2H,0O sdl obojetna - chlorek magnezu
Mg(OH), + HCI = [Mg(OH)]CI + H,O hydroksosdl - chlorek hydroksomagnezu
W nomenklaturze hydroksosoli nalezy uwglednic liczbe grup wodorotlenkowych, np.
Bi(OH); + HNO; = Bi(OH),NO3; + H,O azotan(V) dwuhydroksobizmutu(lll)

PYTANIA KONTROLNE

Jak dzielimy zwigzki nieorganiczne?

Charakterystyka tlenkéw metali i niemetali.

Charakterystyka wodorotlenkéw i kwasow.

Jaka jest definicja kwaséw i zasad wg Arrheniusa i Bronsteda?

Jakie sg sposoby otrzymywania soli?

Na czym polega amfoterycznosc¢ niektorych tlenkdw i wodorotlenkéw?
. Jak reaguje z kwasem i z zasadg wodorotlenki potmetali?

Nookwn =
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