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Nazewnictwo i klasyfikacja związków 

chemicznych



Pierwiastki

Wartościowość określa ilość wiązań, które może utworzyć pierwiastek.

Wartościowość związana jest z liczbą elektronów walencyjnych.

Układ okresowy pierwiastków



Związek chemiczny – połączenie dwóch lub więcej pierwiastków

wiązaniem chemicznym.

H2O
Fe2S3

P2O5 H2SO4



WZÓR SUMARYCZNY I  STRUKTURALNY

Cr2(SO3)3

Na2SO4 Al(NO3)3

Zn3(PO4)2



Związki organiczne - związki węgla, wodoru

i innych pierwiastków, z wyłączeniem tlenków

węgla, kwasu węglowego i jego soli,

węglików, dwusiarczku węgla, kwasu

cyjanowodorowego i jego soli (związki te

należą do związków nieorganicznych).

KLASYFIKACJA ZWIĄZKÓW CHEMICZNYCH

Kiedyś za związki organiczne

uważano wyłącznie związki

znajdujące się w organizmach

żywych.



REAKCJE CHEMICZNE

Równanie reakcji jest symbolicznym zapisem

rzeczywistej reakcji chemicznej

dDcCbBaA +→+

a, b, c, d – współczynniki stechiometryczne.

substraty produkty



Powyższe równanie można odczytać na dwa sposoby:

1) dwie cząsteczki wodoru reagują z jedną cząsteczką

tlenu dając dwie cząsteczki wody,

lub

2) dwa mole wodoru reagując z jednym molem tlenu

dają 2 mole wody.

OH2OH2 222 →+

Odczytywanie równania reakcji



Przykład: OHSONaSOHNaOH 24242 +→+

Ponieważ po stronie produktów są dwa atomy sodu, NaOH musi

zostać przemnożone przez 2.

Teraz, aby zgadzała się ilość wodoru należy wziąć dwie cząsteczki

wody po stronie produktów.

REAKCJE CHEMICZNE

Obydwie strony równania muszą się zgadzać, czyli ilość

atomów każdego pierwiastka musi być taka sama po

obydwu stronach równania.

2NaOH + H2SO4 → Na2SO4 + 2H2OH



KLASYFIKACJA ZWIĄZKÓW NIEORGANICZNYCH

• tlenki,

• wodorki,

• wodorotlenki,

• kwasy,

• sole,

• związki kompleksowe,

• inne.



TLENKI

n – wartościowość pierwiastka

O – stopień utlenienia: –2 (–1 w nadtlenkach).

n
(n)
2 OE

Wszystkie pierwiastki tworzą tlenki: metale, metaloidy

(pierwiastki tworzące związki o charakterze amfoterycznym)

oraz niemetale.



Metale, niemetale, metaloidy



Metale, metaloidy, niemetale



Przykład: Na

stopień utlenienia sodu - +1,

1+
O

2−

12

ostatecznie: ONa2
tlenek sodu

Nazewnictwo tlenków: tlenek + nazwa pierwiastka i

jego wartościowość w nawiasie (jeśli więcej niż jedna

możliwa).

TLENKI



OH2
nazwa systematyczna:monotlenek diwodoru, ozan,

nazwa zwyczajowa: woda

stopień utlenienia węgla - +4,

nazwa systematyczna: ditlenek węgla (IV), 

tlenek węgla (IV)

nazwa zwyczajowa: dwutlenek węgla

2CO2C
4+

O
2−

4



K2O – tlenek potasu,

CaO – tlenek wapnia,

Al2O3 – tlenek glinu,

FeO – tlenek żelaza (II)

Fe2O3– tlenek żelaza (III)

Fe3O4– tlenek żelaza (II) diżelaza (III)(FeO· Fe2O3)

Cl2O3 – tritlenek dichloru (VII), tlenek chloru(III)

Cl2O5 – pentatlenek dichloru (VII), tlenek chloru(V)

Cl2O7 – heptatlenek dichloru (VII), tlenek chloru(VII)

Przykład:

TLENKI



N2O – tlenek diazotu (I), tlenek azotu(I), 

podtlenek azotu

NO - tlenek azotu (II), 

N2O3 - tritlenek diazotu (III), tlenek 

azotu (III), 

NO2 – ditlenek azotu (IV), tlenek azotu 

(IV),

N2O5 - pentatlenek diazotu (V), tlenek 

azotu (V),

Przykład:

TLENKI AZOTU



1. utlenianie pierwiastków

4Na + O2 → 2Na2O

2C + O2 → 2CO

Ti + O2 → TiO2

OTRZYMYWANIE TLENKÓW

2. utlenianie niższego  tlenku 

do wyższego

2CO + O2 → 2CO2

2SO2 + O2 → SO3

3. redukcja wyższego

tlenku do niższego

Fe2O3 + C → 4FeO + CO

2TiO2 + H2 → Ti2O3 + H2O

4. rozkład soli

CaCO3 → CaO + CO2

BaSO4 → BaO + SO3



WŁAŚCIWOŚCI TLENKÓW

TLENKI

METALI

(ciała stałe)

ZASADOWE

Na2O, CaO, 

FeO Fe2O3

AMFOTERYCZNE

ZnO, PbO2, Al2O3, 

SnO, SnO2

NIEMETALI

(ciała stałe i gazy)

KWASOWE

CO2, N2O3, N2O5, 

SO2, SO3, CrO3, 

OBOJĘTNE

CO, NO, N2O, SiO, 



W
O
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O
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K
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METALICZNE 

KOWALENCYJNE

JONOWE

WODORKI

n
(n)HE

)n(
nEH

tworzone przez litowce i berylowce: Li, Na, K, Rb, Cs, Ca Sr, Ba 

n
(n)HE

tworzone przez metale z bloku d i f, niestechiometryczne

n
(n)HE

tworzone przez niemetale



Przykład:

Jonowe: LiH – wodorek litu, CaH2 – wodorek wapnia

Metaliczne: PdH0,6,TiH1,73, ZrH1,92

Kowalencyjne: BH3 – wodorek boru, CH4 - metan,

PH3 – wodorek fosforu, SiH4 – wodorek krzemu,

H2S - siarkowodór, H2Se - selenowodór, 

HF - fluorowodór,HCl - chlorowodór.

WODORKI



Reakcja pierwiastka z wodorem:

OTRZYMYWANIE WODORKÓW

Ca + H2 → CaH2

2Na + H2 → 2NaH

Cl2 + H2 → 2HCl

S + H2 → H2S



WODOROTLENKI

n – wartościowość metalu.

n
(n)(OH)M

Wodorotlenki tworzą metale i metaloidy.



Przykłady:

NaOH – wodorotlenek sodu,

Ca(OH)2 – wodorotlenek wapnia,

Al(OH)3 – wodorotlenek glinu,

Fe(OH)2 – wodorotlenek żelaza (II),

Fe(OH)3 - wodorotlenek żelaza (III),

Sn(OH)2 - wodorotlenek cyny (II),

Sn(OH)4 - wodorotlenek cyny (IV),

NH4OH (NH3aq)- wodorotlenek amonu.

WODOROTLENKI



Reakcja tlenku metalu z wodą:

OTRZYMYWANIE WODOROTLENKÓW

FeO + H2O → 4Fe(OH)2

Fe2O3 + 3H2O → 2Fe(OH)3

TiO2 + 2H2O → Ti(OH)4

Na2O + H2O → 2NaOH



KWASY

Rodzaje kwasów:

• beztlenowe,

• tlenowe.

n – wartościowość reszty kwasowej

H– stopień utlenienia: +1 (–1 w wodorkach). 

(n)
nRH

Kwasy tworzą niemetale



KWASY BEZTLENOWE

Wzór Nazwa
Nazwa

tradycyjna

Reszta 

kwasowa
Nazwa soli

HF fluorowodór kwas flourowodorowy F– fluorek

HCl chlorowodór kwas solny Cl– chlorek

HBr bromowodór kwas bromowodorowy Br– bromek

HI jodowodór kwas jodowodorowy I– jodek

HCN cyjanowodór – CN– cyjanek

H2S siarkowodór –
S2–

HS–

siarczek

wodorosiarczek



KWASY TLENOWE

Wzór Nazwa
Nazwa 

tradycyjna
Jon Nazwa soli

H2CO3 węglowy –
CO3

2–

HCO3
–

węglan

wodorowęglan

HNO2 azotowy(III) azotawy NO2
– azotan (III)

HNO3 azotowy (V) azotowy NO3
– azotan (V)

H3PO3 fosforowy (III) metafosforowy

PO3
3–

HPO3
2–

H2PO3
–

fosforan (III)

wodorofosforan (III)

dwuwodorofosforan (III)

H3PO4 fosforowy (V) ortofosforowy

PO4
3–

HPO4
2–

H2PO4
–

fosforan (V)

wodorofosforan (V)

dwuwodorofosforan (V)

H2SO3 siarkowy (IV) siarkawy
SO3

2–

HSO3
–

siarczan (IV)

wodorosiarczna (IV)

H2SO4 siarkowy (VI) siarkowy
SO4

2–

HSO4
–

siarczan (VI)

wodorosiarczan (VI)



KWASY TLENOWE

Wzór Nazwa
Nazwa 

tradycyjna
Jon Nazwa soli

HClO chlorowy (I) podchlorawy ClO– chloran (I)

HClO2 chlorowy (III) chlorawy ClO2
– chloran (III)

HClO3 chlorowy (V) chlorowy ClO3
– chloran (V)

HClO4

chlorowy (VII)
nadchlorowy ClO4

– chloran (VII)

HBrO3 bromowy (V) – BrO3
– bromian (V)

HJO4 jodowy (VII) – IO4
– jodan (VII)



KWASY ORGANICZNE

Wzór
Nazwa

systematyczna
Nazwa 

tradycyjna
Jon Nazwa soli

HCOOH metanowy mrówkowy HCOO– mrówczan

CH3COOH etanowy octowy CH3COO– octan



Kwasy beztlenowe - synteza z pierwiastków:

OTRZYMYWANIE KWASÓW

H2 + l2 → 2HI

H2 + S → H2 S

Kwasy tlenowe – reakcja bezwodnika kwasowego z wodą:

SO2 + H2O → H2SO3

SO3 + H2O → H2SO4

N2O3 + H2O → 2HNO2

2P4O10 + H2O → 8H3PO4



WŁAŚCIWOŚCI KWASÓW

Reakcja zobojętniania:

kwas + zasada → sól + woda

H2SO4 + 2NaOH → Na2SO4 + H2O

2HCl+ Mg(OH)2 → MgCl2 + 2H2O

H3PO4 + Al(OH)3 →AlPO4 + 3H2O 



SOLE

n – wartościowość metalu,

m – wartościowość reszty kwasowej.

(m)
n

(n)
m (R)M

WODOROSOLE
nmR)M(H

SOLE WODOROTLENOWE

(HYDROKSOSOLE)
  nm RM(OH)



Przykład:

NaCl – chlorek sodu (sól kuchenna),

Ca(HCO3)2 – wodorowęglan wapnia,

Mg3(PO3)2 – fosforan (V) magnezu,

Fe2S3 – siarczek żelaza (III),

KNO3 – azotan (V) potasu (saletra potasowa),

(NH4)(H2PO4)- diwodorofosforan (V) amonu,

Al(OH)2Cl – chlorek diwodorotlenek glinu

(dihydroksochlorek glinu)

SOLE



OTRZYMYWANIE SOLI

METAL TLENEK METALU WODOROTLENEK SÓL

NIEMETAL H2+S = H2S - - -

TLENEK 

NIEMETALU
-

CaO+CO2 = 

CaCO3

KOH+CO2 = 

KHCO3

CaSO3 + CO2 = 

CaCO3 + SO2

KWAS
Zn + HCl  = 

ZnCl2+ H2

MgO+HNO3 = 

Mg(NO3)2+H2O 

NaOH+HNO3 = 

NaNO3+H2O

Ba(NO3)2+HCl = 

BaCl2+2HNO3

SÓL
-

FeO+NaNO3 = 

Fe(NO3)2+Na2O 

Sn(OH) 2+SO3 = 

SnSO4

Na2CO3+CaCl2

=2NaCl+CaCO3



ZWIĄZKI AMFOTERYCZNE

Amfoteryzm – zdolność pierwiastka do zachowania

się jak metal, bądź niemetal w zależności od

środowiska.

Pierwiastki wykazujące charakter amfoteryczny:

Zn, Pb, Sn, Al, Be, As, Sb, Cr, Mn. 

1) W kwasach: ZnO + 2HCl → ZnCl2 + H2O

w zasadach: ZnO + 2NaOH + H2O → Na2[Zn(OH)4]

2) W kwasach: Al(OH)3 + 3HCl → AlCl3 + 3H2O

w zasadach: Al(OH)3 + NaOH → Na[Al(OH)4]

Przykład:



Dla pierwiastków amfoterycznych istnieje równowaga

pomiędzy formą zasadową, a kwasową:

A(OH)m HmAOm

A – pierwiastek amfoteryczny.

Przykład:

Sn(OH)4  H4SnO4  4H+ + SnO4
4-

Al(OH)3  H3AlO3  3H+ + AlO3
3-



ZWIĄZKI KOMPLEKSOWE

KOMPLEKSY METALICZNE (związki koordynacyjne) –

atom lub jon metalu z wolnymi orbitalami d, zdolnymi

do przyjęcia pary elektronów, otoczony ligandami –

jonami lub cząsteczkami z wolną parą elektronów.



Związki koordynacyjne mogą być tworzone przez 

pierwiastki bloków d i f.



NAZWY LIGANDÓW

Wzór Nazwa 

NH3 ammino 

H2O akwa 

CO karbonylo 

NO nitrozylo 

SO4
2- siarczano 

CN- cyjano 

OH- hydroxo 

F- fluoro 

Cl- chloro 

Br- bromo 
 

 



Przykład:

K4[Fe(CN)6] – sześciocyjanożelazian (II) potasu,

K3[Fe(CN)6]– sześciocyjanożelazian (III) potasu,

Fe(CO)5 – pięciokarbonylek żelaza(0),

[Cr(NH3)3(H2O)3]Cl – chlorek 

trójamminotrójakwachromu(III),

[NiCl4]
2- - jon czterochloroniklanowy (II),

[Co(SO4)(NH3)5]
+–jon pięcioamminosiarczanocobaltu(III),

[Fe(OH)(H2O)5]
2+ – jon pięcioakwahydroksożelaza (III).

ZWIĄZKI KOMPLEKSOWE



TYPY REAKCJI CHEMICZNYCH

SYNTEZA – dwa lub więcej substratów tworzy jeden

produkt.

Przykład:

OH2OH2 222 →+

22 SOOS →+

32 CaCOCOCaO →+



ANALIZA – jeden substrat rozkłada się na produkty.

23 COCaOCaCO +→

22424 OMnOMnOKKMnO2 ++→

2OHg2HgO2 +→

Przykład:

TYPY REAKCJI CHEMICZNYCH



REAKCJA WYMIANY POJEDYNCZEJ – tylko jeden

pierwiastek ulega wymianie w związku podczas reakcji.

+→+ 22 HZnClHCl2Zn

CuFeSOCuSOFe 44 +→+

( ) +→+ 2333 H3NOAl2HNO6Al2

Przykład:

TYPY REAKCJI CHEMICZNYCH



REAKCJA WYMIANY PODWÓJNEJ – dwa pierwiastki

ulegają wymianie podczas reakcji.

423324 SONaZnCOCONaZnSO +→+

OH3FePOPOH)OH(Fe 24433 +→+

( ) OH2NOMgHNO2)OH(Mg 22332 +→+

Przykład:

TYPY REAKCJI CHEMICZNYCH



REACJE REDOX – nazwa pochodzi

od procesów redukcji i utleniania:

Utlenianie jest związane z utratą

elektronu przez atom lub cząsteczkę,

czyli podwyższeniem stopnia utlenienia.

Redukcja związana jest z przyjęciem

elektronu i obniżeniem (redukcją)

stopnia utlenienia.

REACJE REDOX

e-

Utl
e-

Red

e-

utlenianie

redukcja



STOPIEŃ UTLENIENIA

Stopień utlenienia określa ile elektronów oddał lub przyjął dany atom.

• stopień utlenienia pierwiastków w stanie wolnym wynosi zero

• stopień utlenienia fluoru we wszystkich związkach wynosi −1

• stopień utlenienia wodoru w związkach jest równy +1  (wyjątek: wodorki metali) 

• stopień utlenienia tlenu w związkach wynosi −2,(wyjątki: nadtlenki, F2O) 



STOPIEŃ UTLENIENIA

• metale mają dodatnie stopnie utlenienia;

• pierwiastki grupy 1 mają stopień utlenienia +1, grupy 2 :+2

• suma stopni utlenienia wszystkich atomów w cząsteczce obojętnej 

równa jest zero, zaś w jonie równa jest jego ładunkowi:



Przykład:

+→+ −+−+ )0(
2

)1(
2

)2()1()1()0( HClZnClHZn

utlenianiee2ZnZn )2()0( +→ +

redukcjaHe2H2
)0(

2
)1( →++

Teraz można uzgodnić równanie reakcji:

+→+ 22 HZnClHCl2Zn

+→+ 22 HZnClHClZn

REACJE REDOX



( ) )2()1(
2

)2()2(

2

)2(
3

)5()2()2(
3

)5()1()0( OHONONCuONHCu −+−+−++−++ ++→+

utlenieniee2CuCu )2()0( +→ +

redukcjaNe3N )2()5( ++ →+ 2/

3/

e6Cu3Cu3 )2()0( +→ +

)2()5( N2e6N2 ++ →+

( ) OH4NO2NOCu3HNO8Cu3 2233 ++→+

( ) OHNONOCuHNOCu 2233 ++→+

REACJE REDOX



OBLICZENIA CHEMICZNE

Ile gramów kwasu azotowego (V) potrzeba do
zobojętnienia 100g wodorotlenku wapnia?

2HNO3+Ca(OH)2 → Ca(NO3)2+2H2O

Wnioski z reakcji: 

2 mole kwasu reagują z 1 molem wodorotlenku

MHNO3
= 1+14+316 = 63g/mol

MCa(OH)2
= 40+2(16+1) = 72g/mol



OBLICZENIA CHEMICZNE

czyli

263g HNO3 - 72g Ca(OH)2
xg HNO3 - 100g Ca(OH)2

x=
126g  100g

72g
= 175g 

Odpowiedź:
Do zobojętnienia 100g wodorotlenku wapnia należy
zużyć 175 gramów kwasu azotowego (V).



Jaka objętość wodoru (zmierzona w warunkach

normalnych: 273K, 1013hPa) wydzieli się w reakcji

45g magnezu z kwasem fosforowym (III)?

3Mg + 2H3PO3 = 2Mg3(PO3)2 + 3H2

Wnioski z reakcji: 

3 mole magnezu wydzielają z 3 mole wodoru.

MH=1 g/mol, MMg= 24 g/mol, 

1 mol każdego gazu w war. norm. zajmuje objętość 22,4dm3 . 



Czyli:             324g Mg wydziela 3 22,4dm3  H2

72g Mg - 67,2dm3  H2

45g Mg - xdm3  H2

x=
45g  67,2dm3

72g
= 42dm3

Odpowiedź:
45g Mg wydziela 42dm3 wodoru.



EFFEKT CIEPLNY REAKCJI

Układ – reagenty, to co poddajemy obserwacji,

Otoczenie- wszystko poza układem,

UKŁAD – to co nas interesuje

OTOCZENIE – wszystko

poza układem



UKŁAD

otwarty

wymiana masy 

i energii 

z otoczeniem

m > 0, E > 0

zamknięty izolowany

wymiana energii 

z otoczeniem

m = 0, E > 0

brak wymiany masy 

i energii z otoczeniem

m = 0, E = 056



Energia – zdolność układu do wykonania pracy.

UKŁADUkład zyskuje energię

E > 0
+

Układ traci energię

E < 0

_

CIEPŁO PRACA

57

ENERGIA



Ciepło - przekazywanie energii chaotycznego

ruchu cząstek.

Praca – przepływ energii, który powoduje 

ukierunkowany ruch atomów bądź cząsteczek 

w przestrzeni.

CIEPŁO I PRACA

ciepło w ujęciu molekularnym

praca w ujęciu molekularnym58



Układ zamknięty może wymieniać energię z otoczeniem

na sposób ciepła lub pracy:

Jeżeli  układ oddaje ciepło Q > 0 – proces egzotermiczny

Jeśli układ pobiera ciepło Q < 0 – proces endotermiczny
59

I ZASADA TERMODYNAMIKI

U – zmiana energii wewnętrznej układu, 

Q - ciepło,

W – praca.

WQU +=



VpW −=

Jedynym znaczącym rodzajem pracy wykonywanej przez układ,

bądź na układzie jest praca objętościowa:

p – ciśnienie zewnętrzne,

V = V2 - V1 – zmiana objętości.

ENTALPIA

W warunkach izobarycznych:

VpQU p −= VpUQp +=

definiując entalpię jako: HpVU =+



Entalpia jest funkcją stanu, tzn. że zmiana entalpii zależy wyłącznie

od stanu początkowego i końcowego układu, a nie zależy od drogi

przemiany.

Entalpia – ciepło procesu chemicznego w warunkach

izobarycznych.

ENTALPIA



Warunki standardowe:

temperatura T = 298K (25 C),

ciśnienie p = 101 325 Pa = 1013 hPa = 1 atm.

Standardowa entalpia tworzenia związku H0 jest to ciepło

towarzyszące powstawaniu 1 mola związku z pierwiastków w

warunkach standardowych.

Entalpia reakcji chemicznej

62

otrzymujemy: HQp =

Entalpia Hr jest to ciepło procesu w warunkach stałego

ciśnienia.



 Ho
r= ni Ho

prod - ni  Ho
subst

Prawo Hessa

Zapis słowny: standardowa entalpia reakcji jest równa różnicy

pomiędzy sumą standardowych entalpii tworzenia produktów

(pomnożonych przez odpowiednie współczynniki z reakcji w

[mol]), a sumą standardowych entalpii tworzenia substratów

(pomnożonych przez odp. współczynniki z reakcji w [mol]).

Hr – standardowa entalpia reakcji

ni – ilość moli składnika „i”

H – standardowa entalpia tworzenia produktu/substratu
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H0 <0 – reakcja egzotermiczna – ciepło oddawane

jest z układu do otoczenia,

H0>0 – reakcja endotermiczna – ciepło pobierane jest

przez układ z otoczenia.

Standardowe entalpie tworzenia pierwiastków w ich

stanach podstawowych (wolnych) są równe zero.



)l(2)g(22)g(22 OHCO2O
2

5
HC +→+

Krok 1: zapisujemy i uzgadniamy równanie reakcji:

Przykład:

Ile ciepła wydzieli się podczas spalania 1m3 acetylenu?
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Krok 3: Wstawiamy do wyrażenia wartości standardowych

entalpii tworzenia produktów i substratów:

Krok 2: Zapisujemy wyrażenie na standardową entalpię

reakcji zgodnie z prawem Hessa:

Podczas spalania 1 mola acetylenu wydziela się 2601kJ

ciepła.



Krok 4: Wyliczamy ile moli acetylenu znajduje się w 1m3:
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Krok 5: Mnożymy ilość ciepła wyliczoną dla 1 mola przez

ilość moli znajdującą się w 1m3:

xmol64.44

kJ2601mol1

−

−

MJ1.116kJ108116x ==

Odpowiedź: Podczas spalania 1m3 acetylenu wydziela

się 116.1MJ ciepła.


