2.    Základy  názvoslovia  anorganickej  chémie





2.1    Chemické  názvoslovie



Chemické názvoslovie (nomenklatúra) sa zaoberá formuláciou presných pravidiel, pod¾a ktorých sa zapisujú chemické vzorce a tvoria názvy chemických zlúèenín. Súèasné názvoslovné zásady sú v súlade s názvoslovnými zásadami ktoré uverejòuje Komisia pre nomenklatúru anorganickej chémie Medzinárodnej únie pre èistú a aplikovanú chémiu (IUPAC). Názvy anorganických zlúèenín vystihujú chemické zloženie a štruktúru pomenovanej zlúèeniny, sú teda slovným záznamom chemického vzorca. Názvy zlúèenín sú zložené obvykle z podstatného mena a prídavného mena. Podstatné meno charakterizuje elektronegatívnu zložku zlúèeniny, napr. anión, resp. charakterizuje typ zlúèeniny. Príklady: oxid, hydroxid, kyselina, síran, amoniak a podobne. Prídavné meno charakterizuje elektropozitívnu zložku zlúèeniny, napr. katión (sodný, železnatý), alebo upresòuje druh zlúèeniny, napríklad druh kyseliny (chlorovodíková, dusièná). V predloženom texte uvedieme len niektoré základné pravidlá a príklady tvorenia názvov zlúèenín.



Na úvod si ve¾mi struène pripomenieme základné príèiny tvorby zlúèenín a druhy chemických väzieb ktorými sú viazané atómy v prvkoch a zlúèeninách. 





2.2    Druhy  chemických  väzieb



Chemická väzba medzi dvomi alebo viac atómami vzniká ako dôsledok interakcií elektrónov prítomných vo valenèných (posledných, prípadne predposledných) vrstvách jednotlivých atómov. Elektróny prítomné vo vnútorných vrstvách elektrónového obalu atómov sa na tvorbe väzby nepodie¾ajú. Pri vzniku chemickej väzby z vo¾ných atómov sa uvo¾òuje energia, ktorá je mierou sily a stálosti danej väzby. Poznáme tri základné druhy chemických väzieb: 1/ väzba kovalentná (môže by� nepolárna alebo polárna), 2/ väzba iónová a 3/ väzba kovová. Zameriame sa struène na prvé dve z uvedených väzieb. 



Kovalentná väzba vzniká prekrývaním valenèných orbitálov jednotlivých atómov. Kovalentnú väzbu tvorí dvojica elektrónov (elektrónový pár) ktorá je spoloèná atómom ktoré túto väzbu tvoria. V prípade dvojitej väzby sú spoloèné dvojice dve, v prípade trojitej väzby sú tri. Väzbová dvojica obvykle vzniká tak, že každý zo zúèastnených atómov poskytuje do väzby jeden vo¾ný elektrón zo svojej valenènej vrstvy.  (V prípade koordinaènej kovalentnej väzby poskytuje oba elektróny len jeden z atómov, ktorý je oznaèovaný ako donor, alebo darca. Druhý atóm je akceptor, príjemca). Pod¾a poètu väzbových dvojíc rozlišujeme kovalentnú väzbu jednoduchú, dvojitú a trojitú (násobnos� väzieb). Atómy rôznych prvkov majú tendenciu pri�ahova� väzbovú dvojicu rôznou mierou. Táto miera je charakterizovaná elektronegativitou. 



Elektronegativita prvku je schopnos� atómu daného prvku pri�ahova� elektróny (väzbovú elektrónovú dvojicu). V našom texte budeme elektronegativitu oznaèova� písmenom X. Hodnoty elektronegativít jednotlivých prvkov sa pohybujú v rozmedzí približne od 0,8 do 4,1 a sú uvádzané v periodickej tabu¾ke prvkov. 



Kovalentná väzba nepolárna vzniká medzi dvomi atómami rovnakého prvku (s rovnakou elektronegati- vitou); alebo medzi atómami rôznych prvkov, ktorých elektronegativity sa len ve¾mi málo  líšia. Spoloèná elektrónová dvojica (väzbový pár) leží na spojnici oboch atómov v strede. Nepolárnou kovalentnou väzbou sú viazané napr. atómy v molekule H2, Cl2, S8, CH4 a pod. (pozri tabu¾ku 2.1). 



Kovalentná väzba polárna vzniká medzi dvomi atómami rôznych prvkov s rôznou elektronegativitou. Väzbová elektrónová dvojica je posunutá na stranu elektronegatívnejšieho atómu (tab. 2.1). Tento posun sa vo vzorcoch oznaèuje šipkou, prípadne sa vo vzorci vyznaèujú zlomkové elektrické náboje v okolí jednotlivých atómov  (d+ a  d -).

Iónová väzba predstavuje extrémny prípad polárnej kovalentnej väzby. Vzniká medzi atómami dvoch prvkov vtedy, ak rozdiel ich elektronegativít (DX) je väèší ako 1,7. Väzbová elektrónová dvojica medzi atómami je v týchto prípadoch celkom presunutá k elektronegatívnejšiemu atómu. Elektronegatívnejší atóm takto získava aj elektrón pôvodne patriaci elektropozitívnejšiemu (menej elektronegatívnemu) atómu, a mení sa na  záporne nabitý anión s nábojom -1.  Z atómu, ktorý elektrón stratil vzniká katión s nábojom +1. V prípade presunu väèšieho poètu elektrónov vznikajú ióny aj s väèšími nábojmi (-2, +2,+3 a pod.).



 Kovalentná a iónová väzba.  Vznik chemických väzieb z vo¾ných atómov. 		Tabu¾ka 2.1
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2.3    Vzorce  zlúèenín



Vzorce sú najjednoduchšou a najnázornejšou charakteristikou anorganickej zlúèeniny. Vzorce je možné písa� rôznym spôsobom. 



(1)  Stechiometrické (empirické) vzorce. Stechiometrické vzorce vyjadrujú pomer, v akom sú zastúpené atómy ktoré danú zlúèeninu tvoria. Napríklad vzorec K2SO4 vyjadruje, že v tejto zlúèenine sú zastúpené atómy draslíka, síry a kyslíka v pomere 2 : 1 : 4. Usporiadanie prvkov v stechiometrických vzorcoch má by� v poradí pod¾a ich vzrastajúcej elektronegativity. Ak chceme zdôrazni�, že sa jedná o stechiometrický vzorec látky, uvádzame ho v zložených zátvorkách, napr.:



				(SiO2}		{P2O5}		{H2N}		{HO}



(2)    Molekulové (sumárne) vzorce.  Molekulové vzorce vyjadrujú , ko¾ko atómov je chemicky viazaných v jednej molekule. Charakterizujú teda látky, ktoré sú tvorené molekulami. (Stechiometrický vzorec vyjadruje len pomer atómov). Príklady: 
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(3)   Funkèné vzorce. Funkèné vzorce vyjadrujú aj charakteristické atómové zoskupenia (tzv. funkèné skupiny) ako sú zložené ióny, atómové skupiny a podobne. Sú to vlastne zjednodušené štruktúrne vzorce. Platia pre molekuly ale aj pre tuhé látky ktoré majú nekoneènú štruktúru. Umožòujú presnejšie charakterizova� zlúèeninu. Funkèné skupiny sa uvádzajú, najmä pri ich väèšom poète, v okrúhlych zátvorkách. Príklady:
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Keï chceme zdôrazni�, že funkèná skupina alebo molekula je komplex, uvádzame ju v hranatých zátvorkách, napr.:

  			hexachloroplatièitan draselný		K2( PtCl6(							hexakyanoželezitan draselný		K3( Fe(CN)6(



Kryštalohydráty: Obsah vody v kryštalohydrátoch sa od vzorca základnej zlúèeniny oddelí bodkou. Poèet molekúl v názve sa vyjadrí predponou -mono (1), -di (2), -tri (3), -tetra (4), -penta (5), -hexa (6), -hepta (7), -okta (8), -nona (9), -deka (10), -undeka (11), -dodeka (12), atï.  Ak množstvo vody nie je presne definované, napr. v prípade fyzikálne viazanej vody, možno ho uvies� oznaèením aq (akva). Príklady:



			dekahydrát síranu sodného 		Na2SO4 . 10H2O

			dihydrát síranu vápenatého   		CaSO4  . 2H2O

			hexahydrát chloridu vápenatého   	CaCl2 . 6H2O

			hydratovaný oxid kremièitý		SiO2. aq   alebo (SiO2. xH2O)



(4)   Štruktúrne vzorce a elektrónové štruktúrne vzorce. Štruktúrne vzorce znázoròujú usporiadanie atómov v molekule alebo ióne. Nezobrazujú priestorové usporiadanie. Spojenie atómov vyznaèujeme èiarkami. Ak vyznaèíme v štruktúrnom vzorci aj všetky valenèné elektróny jednotlivých atómov dostaneme elektrónové štruktúrne vzorce. Èiarky v tomto prípade vyjadrujú elektrónové dvojice (elektrónové páry). Elektrónové štruktúrne vzorce teda vyznaèujú rozloženie elektrónov jednotlivých atómov a tým aj povahu ich väzieb. Ako príklad uvádzame elektrónové štruktúrne vzorce molekúl vody, chlorovodíka, kyseliny sírovej, amoniaku a dusíka. V prípade chlorovodíka je vyznaèená aj polarita väzby a zlomkové náboje na atóme vodíka a chlóru. U ostatných molekúl polarita väzieb vyznaèená nie je. 



�EMBED MSGraph.Chart.8 \s�����EMBED MSGraph.Chart.8 \s�����V prípade H2SO4 uvedený štruktúrny vzorec nevystihuje presne skutoèné väzby v molekule. Môžeme ho používa� s vedomím, že uvedený štruktúrny vzorec je len hrubým a nedokonalým zobrazením stavu chemických väzieb v molekule.



(5)   Geometrické (priestorové) štruktúrne vzorce. Znázoròujú skutoèné usporiadanie atómov, iónov alebo molekúl. 



(6)    Kryštalochemické a adièné (oxidové) vzorce. Kryštalochemické vzorce sa vo všeobecnosti zapisujú tak, aby èo najlepšie vystihli skutoènú štruktúru danej zlúèeniny. Používajú sa teda  na skrátený zápis štruktúry minerálov. Možno sem zaradi� aj koordinaèné vzorce v ktorých sú vyznaèené koordinaèné èísla, t.j. poèet atómov, iónov alebo molekúl, ktoré obklopujú urèitý atóm (ión, alebo molekulu) v kryštálovej štruktúre látky. Je to vlastne stechiometrický vzorec ku ktorému pridávame koordinaèné èísla; napríklad v tvare zlomku. Príklady:

     {Na+Cl-  6/6},	{Ca2+ (CO3)2-  6/6},        {SiO2  4/2},         {C 4/4},     {C 3/3}

Koordinaèný vzorec chloridu sodného, ktorý uvádzame ako jeden z príkladov, vyjadruje, že každý katión Na+ je obklopený šiestimi aniónami Cl-, a opaène. V kryštáli CaCO3 (kalcitu) sa navzájom elektrostaticky pri�ahujú katióny Ca2+ a anióny CO32-, v štruktúre kalcitu je každý katión obklopený šiestimi aniónmi, a naopak. V kryštáli diamantu je každý uhlík obklopený štyrmi inými atómami uhlíka, v kryštáli grafitu obklopujú každý atóm uhlíka tri iné atómy tohto prvku. 

Vzorce rôznych koordinaèných útvarov v zložitejšej kryštálovej štruktúre sa niekedy uvádzajú v zložených alebo hranatých zátvorkách.

Na opis zložitých zlúèenín, najmä v oblasti rôznych technológií silikátov (v keramike, sklárstve, v technológii cementu a podobne), alebo v mineralógii, sa èasto používajú vzorce, ktoré vyjadrujú chemické zloženie zlúèeniny vo forme pomeru oxidov jednotlivých prvkov. Pri tomto staršom zápise vzorcov vychádzame z predpokladu, že zložitejšie zlúèeniny možno formálne odvodi� zlúèením (adíciou) jednoduchších zlúèenín. Napríklad kremièitan vápenatý Ca2SiO3 možno formálne odvodi� zlúèením oxidu vápenatého a oxidu kremièitého, èo vyjadruje vzorec CaO.SiO2 (bodka tu symbolizuje znamienko +) : 



Názov minerálu�

Kryštalochemické vzorce�

Adièné vzorce��kaolinit

halloysit

muskovit

ortoklas�Al4 [(OH)8 Si4O10 ]    alebo    Al2 [(OH)4 Si2O5]

Al4 [(OH)8 Si4O10].4H2O     alebo    Al2 [(OH)4 Si2O5].2H2O

  KAl2 [(OH)2 (AlSi3O10)]

  K[AlSi3O8]�Al2O3.2SiO2.2H2O

Al2O3.2SiO2.4H2O

K2O.3Al2O3.6SiO2.2H2O

K2O.Al2O3.6SiO2��   Názov týchto minerálov je zložitý, napr.  muskovit je  hydroxo-hlinitokremièitan hlinitodraselný.



2.4    Oxidaèné èíslo 



Oxidaèné èíslo (stupeò) je základný pojem, na ktorom je vybudované názvoslovie anorganickej chémie. Pre úèely tvorby názvoslovia je oxidaèné èíslo definované nasledovne:



Oxidaèné èíslo prvku v akomko¾vek chemickom stave je elektrický náboj, ktorý by bol prítomný na atóme prvku, ak by sme elektróny v každej väzbe vychádzajúcej z tohto atómu pridelili elektronegatívnejšiemu atómu.  Oznaèuje sa rímskou èíslicou I až VIII, prípadne -I až -IV.



Pri urèovaní oxidaèného èísla atómov pod¾a definície najskôr zistíme elektronegativity jednotlivých prvkov v zlúèenine a potom elektrónové páry presúvame k elektronegatívnejším atómom. Náboj takto formálne vzniknutých iónov (nie skutoèných) zodpovedá oxidaènému èíslu. 

Pre rýchly výpoèet oxidaèných èísel sa používajú nasledujúce pravidlá:

1. Každý viazaný atóm vodíka má oxidaèné èíslo I (okrem hydridov niektorých kovov).

2. Každý viazaný atóm kyslíka má oxidaèné èíslo -II (okrem peroxidov a zlúèenín s väzbou O-F).

3. Atómy niektorých skupín prvkov majú vždy rovnaké oxidaèné èíslo, napríklad:

	   - atómy alkalických kovov  - Li, Na, K, Rb, Cs a Fr - majú oxidaèné èíslo I,

	   - atómy kovov alkalických zemín - Mg, Ca, Sr, Ba a Ra - majú oxidaèné èíslo II.

4. Izolované atómy a atómy v molekulách prvkov majú oxidaèné èíslo 0.

5. Algebraický súèet oxidaèných èísel všetkých atómov v molekule je rovný nule.

6. Algebraický súèet oxidaèných èísel všetkých atómov v zloženom ióne je rovný náboju iónu.



Príklady:  	HClO4			    H2SO4		H5IO6			H2S

		HI     + 1		2 HI    + 2		5 HI    + 5	        2 HI   +2

		Cl?        ?		   S?        ?		    I?        ?	           S?      ?

	         4 O-II    - 8  		4 O-II    - 8		6  O    - 12	          (   =   0

		(   =   0		  	 (   =   0		   (   =   0

Oxidaèné èíslo atómu chlóru v kyseline chloristej je VII, atómu síry v kyseline sírovej je VI, atómu jódu v kyseline pentahydrogénjodistej je VII a atómu síry v sulfáne (sírovodíku) je  -II.



2.5    Názvy  oxokyselín   (kyslíkatých  kyselín)



Názvy oxokyselín sú zložené z podstatného mena „kyselina“ a z prídavného mena utvoreného zo  základu názvu základného (centrálneho) prvku a prípony, charakterizujúcej  jeho oxidaèné èíslo. Príklady:



	HClO		kyselina chlórna		H2SO3	   	kyselina sirièitá

HClO3		kyselina chloreèná		H2SO4		kyselina sírová

	HClO4		kyselina chloristá		H2CO3		kyselina uhlièitá

	HNO3		kyselina dusièná 		HNO2		kyselina dusitá



Ak niektorý prvok s tým istým oxidaèným èíslom tvorí nieko¾ko kyselín s jedným atómom tohto prvku v molekule, pripájame k názvu prvku predponu urèujúcu poèet atómov vodíka (hydrogén) v  molekule kyseliny:



HIO4	 kyselina hydrogénjodistá		H4SiO4	       kyselina tetrahydrogénkremièitá

H5IO6	 kyselina pentahydrogénjodistá		(H2SiO3)x    kyselina dihydrogénkremièitá

H3 PO4	  kyselina trihydrogénfosforeèná		(HPO3)x       kyselina hydrogénfosforeèná



Kyseliny dihydrogénkremièitá a hydrogénfosforeèná sú príklady oligomérnych, resp. polymérnych kyselín, teda zlúèenín ktoré sú tvorené vysokomolekulárnymi aniónami. Názvy monomérnych a polymérnych kyselín (a ich solí) možno tvori� aj použitím predpony orto- a meta-. 



H4SiO4	       kyselina ortokremièitá		H3 PO4	         kyselina ortofosforeèná

(H2SiO3)x    kyselina metakremièitá		(HPO3)x         kyselina metafosforeèná

 

Kyseliny, ktoré majú v molekule viac atómov základného prvku s tým istým oxidaèným èíslom sa volajú izopolykyseliny. (Patria sem aj vyššie uvedené polymérne kyseliny). Poèet atómov základného prvku vo vzorci vyjadríme èíslovkovými predponami, napr.:



	H2S2O7 	   kyselina dihydrogéndisírová		H6Si2O7	         kyselina hexahydrogéndikremièitá





2.6    Názvy  binárnych  zlúèenín 



Väèšina binárnych zlúèenín (zložených z dvoch prvkov), vrátane binárnych solí, má dvojslovné názvy, ktoré sú zložené z podstatného a prídavného mena (pozri 2.1). Podstatné meno je odvodené od názvu elektronegatívnej súèasti  zlúèeniny (od názvu iónu). Prídavné meno charakterizuje elektropozitívnu súèas� zlúèeniny (katión). Príklady sú uvedené v tabu¾ke è. 2.2. 



2.6.1   Katióny



Jednoatómové katióny majú názvy vytvorené z koreòa názvu prvku a prípony, charakterizujúcej oxidaèné èíslo tohto prvku v zlúèenine. Príklady sú uvedené v tabu¾ke è. 2.2. Názvy viacatómových katiónov odvodených adíciou protónu majú príponu -ónium k názvu základného prvku, napr.: 



 H3O+ 	 oxónium (oxóniový katión),           ale pre   NH4+ sa používa názov  amónny katión 

2.6.2   Anióny

Názov jednoatómových aniónov sa utvára pripojením prípony -id  ku  koreòu (latinského) názvu prvku.

Príklady názvov iónov a binárnych zlúèenín (solí):   

    anión	názov  aniónu    	     	 príklad  zlúèeniny

	F- 	anión fluoridový  		 CaF2  	  fluorid vápenatý

	Cl- 	anión chloridový 		 NH4Cl	  chlorid  amónny

Br- 	anión bromidový  		 FeBr3 	  bromid  železitý

I-	anión jodidový			 KI	  jodid draselný

S2-	anión sulfidový	             	 CaS	  sulfid  vápenatý



Príklady ïalších aniónov (z h¾adiska názvoslovia sem patria aj niektoré viacprvkové anióny):



	O2- 	anión oxidový			OH-	anión hydroxidový

	O22-	anión peroxidový		 N3-	anión nitridový			

	S22-	anión disulfidový		CN-	anión kyanidový

	Sx2-	anión polysulfidový		SCN-	anión tiokyanatanový (rodanidový´)





2.6.3   Názvy binárnych zlúèenín vodíka s nekovmi    (majú jednoslovné názvy)



a/  Zlúèeniny VII. skupiny prvkov - halogénvodíky a halogénvodíkové kyseliny: 

    

      HF	     fluorovodík    (kyselina fluorovodíková)

      HCl     chlorovodík    (kyselina chlorovodíková)�   HBr   bromovodík  (kyselina bromovodíková)

   HI      jodovodík      (kyselina jodovodíková)��

Halogénvodíkové kyseliny sú vodné roztoky halogénvodíkov. Možno ich oznaèova� aj HF.aq, HCl.aq, atï. Vo vodných roztokoch sú, rovnako ako iné kyseliny, disociované na katión H+ (H3O+) a anión,  napr.:

		 HF  =   H+  +   F-		 	 HCl  =  H+  +  Cl- 



b/  Zlúèeniny VI. skupiny prvkov :		H2O	voda	

H2S	sulfán, alebo sírovodík

H2Se	selenán



c/  Zlúèeniny V. skupiny prvkov:		NH3	amoniak	

PH3	fosfán, fosfín

AsH3	arzán

 

Rozpúš�aním amoniaku vo vode vzniká hydroxid amónny, ktorý elektrolyticky disociuje na amónny katión a hydroxidový anión (roztok je zásaditý):  	 NH3   + H2O   =    NH4OH   =   NH4+   +   OH-



d/   Zlúèeniny IV. skupiny prvkov: 		CH4,  C2H6,  C3H8 ...	metán, etán, propán...    (alkány)

						SiH4,  Si2H6 .......	monosilán, disilán ....     (silány)



       Obdobne sa tvoria názvy niektorých iných zlúèenín:   	HCN    	     kyanovodík

							   	HSCN       rodanovodík

								  CS2	     sírouhlík

								N2H4	     hydrazín



2.7    Názvy  solí   oxokyselín  a   hydrogénsolí   (kyslých  solí)



Názvy solí oxokyselín sú zložené z podstatného mena, charakterizujúceho anión príslušnej oxokyseliny s koncovkou -an a prídavného mena charakterizujúceho katión. Príklady sú uvedené v tabu¾ke è. 2.2 a 2.3. 

Príklady názvov hydrogénsolí  viacsýtnych kyselín sú uvedené v tabu¾ke 2.3.

�

Názvy  halogenidov, oxidov, hydroxidov (prípona -id) a solí oxokyselín (kyslíkatých kyselín) (prípona -an)  	 	        Tabu¾ka  2.2



Elektropozitívna èas�

zlúèeniny�Názov elektronegatívnej èasti   (druh chemickej zluèeniny)��Oxidaèné

èíslo�Názov a

koncovka�Chlorid�Fluorid�Oxid�Hydroxid�Chloristan�Dusiènan�Uhlièitan��I.�sodný�NaICl-I�NaF�Na2IO-II�NaOH�NaClO4�NaNO3�Na2I(CO3 )-II��II.�vápenatý�CaIICl2-I�CaF2�CaIIO-II�Ca(OH)2�Ca(ClO4)2�Ca(NO3)2�CaCO3��III.�hlinity�AlIIICl3-I�AlF3�Al2III O3�Al(OH)3�Al(ClO4)3�Al(NO3)3�Al2(CO3)3��IV.�kremièitý�SiIVCl4-I�SiF4�SiIVO2�-�-�-�-��V.�fosforeèný

arzenièný�PVCl5-I

AsVCl5-I�       PF5	�P2VO5�-�-�-�-��VI.�chrómový�CrVICl6-I�      CrF6	�CrVIO3�-�-�-�-��VII.�manganistý�MnVIICl7-I�      MnF7	�  Mn2VIIO7	�-�-�-�	-	��VIII.�osmièelý�OsVIIICl8-I�      OsF8	�   OsVIIIO4	�-�-����Poznámky��HICl-I�HIF-I�H2IO-II�H2IO-II

HI(OH)-I�HIClVIIO4-II

HI(ClO4)-I�HINVO3-II

H(NO3)-I�H2ICIVO3-II

H2I(CO3)-II��

Vo vodných roztokoch sú soli, kyseliny a zásady elektrolyticky disociované na ióny (ionizované). V prípade slabých elektrolytov je disociácia len èiastoèná.

Disociácia solí:	     NaCl = Na+ + Cl(		    Disociácia kyselín:	 HClO4 = H+ + ClO4(	            Disociácia hydroxidov (zásad):	  NaOH = Na+ + OH(



�  Názvy  solí   oxokyselín  a   hydrogénsolí  (kyslých solí)				Tabu¾ka 2.3

Elektropozitívna èas�

zlúèeniny�Názov elektronegatívnej èasti    (druh chemickej zluèeniny)��Oxidaèné

èíslo�Názov a

koncovka�Síran�Hydrogén-síran�Fosforeènan�Hydrogén-fosforeènan�Dihydrogén-fosforeènan��I.�sodný�Na2SO4�NaHSO4�Na3PO4�Na2HPO4�NaH2PO4��II.�vápenatý�CaSO4�Ca(HSO4)2 �Ca3 II(PO4)2-III�CaHPO4�Ca(H2PO4)2-I��III.�hlinitý�Al2(SO4)3�Al(HSO4)3�AlPO4�Al2 (HPO4)3�Al(H2PO4)3-I��Kyselina�H2I SVIO4-II�H3I PVO4-II���H2I (SO4)-II�HI(HSO4)-I�H3I (PO4)-III�H2I (HPO4)-II�HI (H2PO4)-I��Disociácia  (ionizácia)�2H+  + SO42-� H+  + HSO4-�3 H+  + PO43-�2 H+ + HPO42-� H+  +  H2PO4-��						

Poèet viacatómových aniónov v názvoch hydrogénsolí  možno urèi� násobiacimi predponami bis, tris, tetrakis, pentakis, atï. pred zátvorkou, v ktorej je názov aniónu. Príklady:

 	NaHCO3     		hydrogénuhlièitan sodný	        

  	Ca(HCO3)2 		bis(hydrogénuhlièitan) vápenatý	     

Ca(H2PO4)2     	 	bis(hydrogénfosforeènan) vápenatý





2.8    Názvy  podvojných  a zmiešaných  solí

Podvojné soli obsahujú (dva) rôzne katióny a anióny. Vo vzorcoch a názvoch podvojných solí, ako aj vo vzorcoch a názvoch oxidov a hydroxidov obsahujúcich katióny alebo anióny viacerých prvkov, sa poradie zložiek uvádza vo všeobecnosti v abecednom poradí. (Vo vzorcoch podvojných solí sa katióny pôvodne uvádzali v poradí pod¾a vzrastajúcej hodnoty oxidaèného èísla). Príklady:

KNaCO3    		uhlièitan draselno-sodný	           

CaMg(CO3)2		uhlièitan horeènato-vápenatý	   

AlK(SO4)2        		síran draselno-hlinitý

CaTiO3	         		oxid titanièito-vápenatý	

Fe3O4   (FeIIFe2IIIO4)  	oxid železnato-diželezitý	    

AlO(OH)     		hydroxid-oxid hlinitý

	MgCl(OH)		chlorid-hydroxid horeènatý



2.9    Názvy  komplexných  zlúèenín

Komplexné zlúèeniny sú také zlúèeniny, v ktorých molekuly alebo ióny sú viazané na centrálny atóm alebo ión (obvykle) kovu koordinaènou (donorno-akceptornou) kovalentnou väzbou. Napríklad  vodný roztok CuSO4 alebo Cu(NO3)2 neobsahuje jednoduché katióny Cu2+, ale komplexné katióny [Cu(H2O)4]2+, v ktorých sú štyri molekuly vody viazané donorno-akceptornou väzbou s katiónom medi. Po pridaní amoniaku k uvedenému roztoku vzniká amoniakálny komplex [Cu (NH3)4]2+. K centrálnemu atómu môže by� pripojená neutrálna molekula, alebo ión, ich poèet závisí od druhu centrálneho atómu. Tieto pripojené koordinujúce èastice sa nazývajú ligandy. Poznáme komplexné katióny, anióny aj neutrálne molekuly. Príklady:

[Cu (H2O)4]2+  ;	   [Cu (NH3)4]2+ 	 katión tetraaquameïnatý a tetraamminmeïnatý

[Cu (H2O)4] SO4			síran tetraaquameïnatý

[Co (NH3)5 (H2O)] Cl3			chlorid pentaammin-aquakobaltitý

K3[Fe (CN)6] 				hexakyanoželezitan draselný

K2[SiF6]				hexafluorokremièitan draselný

Ïalšie príklady názvoslovia solí:

Ca(HSO3)2 	hydrogénsíran vápenatý			K2CrO4		chroman draselný

Ca(ClO3)2	chloreènan vápenatý			Na2S		sulfid sodný (sírnik sodný)

Al2(SO4)3	síran hlinitý				PbS		sulfid olovnatý (sírnik olovnatý)

Cr2(SO4)3	síran chromitý				Ca2SiO4 	(orto)kremièitan vápenatý

CrCl3		chlorid chromitý			CaSiO3		(meta)kremièitan vápenatý

FeCl3		chlorid železitý				FeCl2		chlorid železnatý



Ïalšie príklady názvoslovia hydroxidov (zásad):

KOH		hydroxid draselný			NaOH		hydroxid sodný

Ca(OH)2	hydroxid vápenatý			Mg(OH)2	hydroxid horeènatý

Fe(OH)2	hydroxid železnatý			Fe(OH)3	hydroxid železitý

NH4OH	hydroxid amónny			Al(OH)3	hydroxid hlinitý



�
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