AZ OXIGÉN ÉS VEGYÜLETEI
· TÖRTÉNETE:
Az oxigént korábban is előállították, de erről nem tudtak: 1678-ban Borch salétrom hevítésekor észlelte, hogy a képződő gázban a szén hevesen izzani kezd. Priestely 1774-ben a higany-oxid bomlását vizsgálta, amikor azt vette észre, hogy a bomlás során keletkező gázban a gyertyaláng megnő, az égés hevesebb lesz. Ezzel egy időben Scheele szintén eljutott az oxigén felfedezéséig, de az erről szóló beszámolója 1777-ben jelent meg, így a felfedezés dicsősége Priestley-é maradt. 
Az oxigén neve Lavoisier-től származik, „oxisz” = savas; „gennao” = képzni; „oxigén” = savképző. Lavoisier mutatta ki, hogy az égés oxigénnel való egyesülés. 

· ELŐFORDULÁS:
- A Földön a leggyakoribb, legnagyobb mennyiségben előforduló elem, elemi állapotban a légkörnek 21%-át, vegyületei közül víz alakjában a Föld vizeinek 85,8%-át, ásványai formájában a földkéreg tömegének 47,2%-át alkotja. 
- A világegyetemnek csupán 1%-a oxigén. 

· ELŐÁLLÍTÁS:
- hevítéssel higany(II)-oxidból, kristályos kálium-permanganátból vagy kálium-klorátból:


2HgO = 2Hg + O2

2KMnO4 = K2MnO4 + MnO2 + O2

2KClO3 = KCl + KClO4 + O2;
magasabb hőmérsékletre hevítve a kálium-perklorát elbomlik: KClO4 = 2O2 + KCl

- katalizátorral hidrogén-peroxidból: (a katalizátor lehet MnO2, K2Cr2O7)

2H2O2 = 2H2O + O2

- cseppfolyós levegő szakaszos lepárlásával

- víz elektrolízisével

· FIZIKAI TULAJDONSÁGOK:
- Atomszerkezetét lásd: Az oxigéncsoport című dokumentumban.

- Az oxigén színtelen, szagtalan, a levegőnél kissé sűrűbb gáz. 

- Vízben kevésbé oldódik, azonban a vízben oldott oxigén rendkívül nagy jelentőségű, mert a vízi élőlények légzésének oxigénszükségletét ez fedezi, s ennek hatására megy végbe a természetes vizek öntisztulása; ugyanakkor ez okozza a vízzel érintkező fémtárgyak korrózióját is. 

- Az oxigén háromféle izotóp (16O, 17O és 18O) keveréke. A 16-os tömegszámú oxigénizotóp túlnyomó többségben van. 1961-ig az oxigén szolgált az atomtömegek viszonyítási alapjául, napjainkban a 12C-izotópot tekintjük viszonyítási alapnak. 

- Az oxigén alacsony olvadás- és forráspontja, vízben való oldódásának csekély mértéke az O2-molekula apolárosságának, gyenge polarizálhatóságának a következménye. 

· KÉMIAI TULAJDONSÁGOK:
- Az oxigén a legreakcióképesebb elemek egyike. 

- Reakciókészségét nagy elektronegativitása (EN = 3,5) okozza. Az elemek túlnyomó többségével közvetlenül vegyíthető. Minthogy azonban az O2-molekula igen stabilis, tehát fellazítása, atomjaira bontása jelentős energiát igényel, ezért közönséges hőmérsékleten aktivitása nem mindig érvényesül. Magasabb hőmérsékleten vagy atomos állapotban azonban igen reakcióképes, s nagyon sokféle anyaggal igen hevesen, tűztünemény közben reagál, egyesül. 
- Az oxigénnel való egyesülést égésnek nevezzük, melynek két típusa van: gyors égés, lassú égés. A gyors égés tűztünemény kíséretében lejátszódó gyors kémiai reakció, melynek feltételei: éghető anyag, gyulladási hőmérséklet, oxigén jelenléte. 

- A fémek közül oxigénnel csak a nemesfémek nem egyesíthetők közvetlenül. A többi fém, aktivitásától függően alacsonyabb vagy magasabb hőmérsékleten vegyül az oxigénnel (az alkálifémek például szobahőmérsékleten is hevesen oxidálódnak). Sok fém felületén összefüggő, tömör oxidréteg alakul ki, amely a folyamat továbbhaladását megakadályozza (pl.: Al, Zn, Sn, Cr, Ni, stb.). A fémek lassú oxidálódását (korrózióját) víz jelenléte elősegíti, meggyorsítja. 

- Hidrogénnel az oxigén magasabb hőmérsékleten hevesen vegyül; 2:1 arányú keverékük a durranógáz, meggyújtva robban. 

- A nemfémes elemek közül csak a nemesgázok és a halogének nem egyesíthetők közvetlenül oxigénnel. A többi nemfém és félfém oxigénnel közvetlenül is egyesíthető megfelelő hőmérsékleten. 

- A szerves vegyületek égése során CO2 és H2O keletkezik. 

- Az oxigén az élet szempontjából nélkülözhetetlen, az élő szervezetek anyagai mindig tartalmaznak oxigént, az oxigén a légzési folyamatok nélkülözhetetlen eleme. A növényvilág asszimilácós folyamatai a légköri CO2-ból és vízből elemi oxigént szabadítanak fel. 

· FONTOSABB OXIGÉNVEGYÜLETEK:
A víz és a hidrogén-peroxid jellemzését lásd: A hidrogén és vegyületei című dokumentumban. 

OXIDOK: Az oxigénnek a különböző elemekkel alkotott vegyületei.

I. Egyszerű oxidok:
· Csoportosításuk az oxigén oxidációs száma alapján:
- normális oxidok: A bifunkciós O-atom mindkét párosítatlan elektronjával az oxidképző elem atomjaihoz kapcsolódik, tehát oxidációs száma -2. Pl.: H2O, CO2, CuO, SiO2, stb.
- peroxidok: jellemzi a peroxokötés (-O-O-), vagyis bennük két O-atom kovalens kötéssel közvetlenül egymáshoz kapcsolódik, tehát oxidációs száma -1. Pl.: H2O2, Na2O2, BaO2, stb.

- hiperoxidok (szuperoxidok): egyértékű hiperoxidionokat (O2)- tartalmaznak, tehát az oxigén oxidációs száma: -1/2. Pl.: KO2
· Csoportosításuk a kémiai kötés jellege és a rácstípus alapján:
- ionrácsos oxidok: ionos kötésű oxidok, az oxigén alkálifémekkel, alkáliföldfémekkel és alacsony oxidációfokú átmeneti fémekkel alkotott vegyületei. Pl.: Na2O, K2O, MgO, CaO, stb.

- atomrácsos oxidok: ionos jellegű kovalens kötésű oxidok, az oxigén közepes oxidációfokú átmeneti fémekkel alkotott vegyületei. Pl.: Al2O3, SiO2, stb.

- molekularácsos oxidok: kovalens kötésű oxidok, az oxigén nemfémekkel és magas oxidációfokú átmeneti fémekkel alkotott vegyületei.  Pl.: H2O, CO, CO2, SO2, SO3, NO, NO2, P2O5, stb.

Az átmeneti fémek (félfémek) oxidjainak kötés- és rácstípusai oxidációfokukkal is változnak:


- alacsony oxidációfokú oxidjaik (+2) ionos kötésűek, ionrácsosak


- közepes oxidációfokú oxidjaik (+3, +4) ionos jellegű kovalens kötésűek, atomrácsosak


- magas oxidációfokú oxidjaik (+5, +6, +7, +8) kovalens kötésűek, molekularácsosak. 

· Csoportosításuk vízben való oldódásuk alapján:
- bázisanhidridek: vízzel való kölcsönhatásukkor fém-hidroxid (bázis) keletkezik vagy származtatható belőlük. Az oxigénnel bázisanhidrideket képeznek az alkálifémek, alkáliföldfémek, valamint az alacsony oxidációfokú átmeneti fémek.


bázisanhidrid
+
víz
=
bázis (fém-hidroxid)


K2O
+
H2O
=
2KOH


CaO
+
H2O
=
Ca(OH)2
- formális bázisanhidridek: vízzel nehezen vagy nem reagálnak, azonban savas közegben bázisként reagálnak. Így ásványi savak vizes oldataival víz- és sóképződés közben vegyülnek. Az oxigénnel formális bázisanhidrideket képeznek a közepes oxidációfokú átmeneti fémek.

formális bázisanhidrid
+
sav
=
só
+
víz


Fe2O3
+
6HCl
=
2FeCl3
+
3H2O


Al2O3
+
6HCl
=
2AlCl3
+
3H2O

- savanhidridek: vízzel való kölcsönhatásukkor oxosav keletkezik vagy származtatható belőlük. Az oxigénnel savanhidrideket képeznek a nemfémek és a magas oxidációfokú átmeneti fémek.

savanhidrid
+
víz
=
oxosav


CO2
+
H2O
=
H2CO3

SO3
+
H2O
=
H2SO4
- formális savanhidridek: vízzel nem reagálnak, azonban bázisos közegben savként reagálnak. Így lúgokkal víz- és sóképződés közben vegyülnek. Az oxigénnel formális savanhidrideket képeznek a közepes oxidációfokú átmeneti fémek.

formális savanhidrid
+
lúg
=
só
+
víz


SiO2
+
2NaOH
=
Na2SiO3
+
H2O

A közepes oxidációfokú átmeneti fémek tehát képesek savas közegben bázisként viselkedni (formális bázisanhidridek), lúgos közegben pedig savként viselkedni (formális savanhidridek). Ezért őket amfoter oxidoknak nevezzük. 
Pl.: Al2O3, Fe2O3, Cr2O3, stb. 

- semleges oxidok: sem vízzel, sem savakkal vagy bázisokkal nem hozhatók reakcióba. Pl.: NO, OsO4, stb.. 

Oxidok vízben való oldódásának elméleti magyarázata:

A víz (H2O) a hidrogén oxidja. Oxidokkal való reakciójában a reakciópartner oxid-jellegétől függően savként vagy bázisként, vagyis amfoter oxidként viselkedik. 
A disszociáció mikéntje a kötések minőségétől: kovalens vagy ionos voltától, viszonylagos polaritásától és polarizálhatóságától függ. Ezt a kötést létesítő atomok elektronegativitása, ill. oxidációfoka határozza meg.
A vízben való oldódás során mindig a könnyebben polarizálható kötés bomlik fel. 
AZ ELEKTRONEGATIVITÁS ALAPJÁN:
· Ha az A atom elektronegativitása kicsi:  
- az A atom polarizálóképessége kicsi, nem polarizálja az O-H kötést


- az A-O kötés erősen poláros (ionos vagy erősen ionos jellegű)


- vízben való oldódás során az A-O kötés bomlik fel



- az A-O-H vegyület A+ ionra és OH- ionra disszociál: A-O-H = A+ + OH-

Pl.: 
Li2O + H2O = 2Li+ + 2OH- = 2LiOH
ENLi = 1,0  ENH = 2,1  ENO = 3,5


Na2O + H2O = 2Na+ + 2OH- = 2NaOH
ENNa = 0,9



K2O + H2O = 2K+ + 2OH- = 2KOH
ENK = 0,8



BeO + H2O = Be2+ + 2OH- = Be(OH)2
ENBe = 1,5 
(csapadék keletkezik)



MgO + H2O = Mg2+ + 2OH- = Mg(OH)2
ENMg = 1,2 
(csapadék keletkezik)



CaO + H2O = Ca2+ + 2OH- = Ca(OH)2
ENCa = 1,0 
(mészoltás)



SrO + H2O = Sr2+ + 2OH- = Sr(OH)2
ENSr = 1,0



BaO + H2O = Ba2+ + 2OH- = Ba(OH)2
ENBa = 0,9
· Ha az A atom elektronegativitása nagy:
- az A atom polarizálóképessége nagy, polarizálja az O-H kötést


- az A-O kötés kevésbé poláros (kovalens jellegű)


- vízben való oldódás során az O-H kötés bomlik fel.



- az A-O-H vegyület AO- ionra és H+ ionra disszociál: A-O-H = AO- + H+

Pl.:
CO2 + H2O = CO32- + 2H+ = H2CO3
ENC = 2,5  ENH = 2,1  ENO = 3,5



2NO2 + H2O = NO2- + NO3- + 2H+ = HNO2 + HNO3
ENN = 3,0


P2O5 + H2O = 2PO32- + 2H+ = 2HPO3
ENP = 2,1



2HPO3 + H2O = H4P2O7



H4P2O7 + H2O = 2H3PO4


SO3 + H2O = SO42- + 2H+ = H2SO4
ENS = 2,5
· Ha az A és a H atomok elektronegativitása közel azonos:
- a vegyület mindkét fajta disszociációra képes lehet:




A+ + OH- = A-O-H = AO- + H+



savas közegben
lúgos közegben
Pl.: 
lúgos közegben: 
Al2O3 + NaOH → Na[Al(OH)4]



savas közegben:
Al2O3 + HCl → AlCl3


lúgos közegben:
Cr2O3 + NaOH → Na[Cr(OH)4]



savas közegben:
Cr2O3 + H2SO4 → Cr2(SO4)3
AZ OXIDÁCIÓFOK ALAPJÁN: Az oxidációfok egyenesen arányos az elektronegativitással: az oxidációfok növekedésével erősödik az elektronegativitás, csökkenésével gyengül az elektronegativitás. 

Bázisok és oxosavak kémhatásának változása a periódusos rendszerben:

- Egy perióduson belül balról jobbra haladva a vegyületek savassága nő, bázisossága csökken.
- Egy csoporton belül fentről lefele haladva a vegyületek savassága csökken, bázisossága nő.


savas


NaOH
Mg(OH)2
Al(OH)3
H4SiO4
H3PO4
H2SO4
HClO4

erős
gyenge
amfoter
gyenge
közepes
erős
igen erős

lúgos (bázisos)
bázis
bázis

sav
sav
sav
sav

Be(OH)2
amfoter
A vegyületek kémhatását nemcsak az elektronegativitás, hanem az


oxidációfok is befolyásolja. Így ugyanazon elem A-O-H típusú vegyületei

Mg(OH)2
gyenge bázis
az oxidációfok függvényében különböző kémhatásúak lehetnek:

Ca(OH)2
közepesen erős bázis
Mn(OH)2
Mn(OH)3
H2MnO4
HMnO4


+2
+3
+6
+7

Sr(OH)2
közepesen erős bázis
bázis
amfoter
sav
sav

Ba(OH)2
erős bázis
II. Kettős oxidok: két oxid egymásra hatásakor keletkezik abban az esetben, ha a két oxidképző atom elektronegativitása között nincs számottevő különbség. Ekkor az oxidligandumok mindkét oxidképző atomhoz egyaránt tartoznak, hasonló módon koordinálódnak. 
Pl.:
MgO + Al2O3 = MgAl2O4 (magnézium-aluminát)

2PbO + PbO2 = Pb3O4 

III. Oxokomplexek: két oxid egymásra hatásakor keletkezik abban az esetben, ha a két oxidképző atom elektronegativitása között számottevő különbség van. Ekkor az oxidligandumok a nagyobb elektronegativitású oxidképző atomhoz tartoznak, hozzá koordinálódnak. 
Pl.:
CaO + CO2 = Ca2+ + CO3-
Fontosabb fém-oxidok:
· Kalcium-oxid: CaO
- köznapi neve: égetett mész

- mészkő termikus bontásával állítják elő


- fehér, vízben oldódó, szilárd anyag


- vízzel sav-bázis reakcióba lép, így vizes oldata lúgos kémhatású (bázisanhidrid)


- a vízzel alkotott oltott meszet az építkezéseknél használják.

· Magnézium-oxid: MgO
- fehér, szilárd anyag


- ionrácsos szerkezetű, de az ionkötés kovalens jellege nagyobb mint az égetett mész esetében


- vízben alig, savakban viszont jól oldódik


- tűzálló anyagként széles körben használják.

· Alumínium-oxid: Al2O3
- ásványként mint korund (smirgel) fordul elő


- fehér, atomrácsos, vízben gyakorlatilag nem oldódó anyag


- keménysége miatt dörzspapírok készítésére használták


- a timföld is alumínium-oxidnak tekinthető.

· Vas(III)-oxid: Fe2O3
- vörösbarna, szilárd, vízben gyakorlatilag nem oldódó anyag


- átmenetet képez az ionrács és az atomrács között


- a vasércek (pl. vörös vasérc) egyik fő alkotórésze.

· Réz(I)-oxid: Cu2O
- a réz kevésbé stabilis oxidja


- átmenetet képez az ionrács és az atomrács között


- vörös színű, vízben gyakorlatilag nem oldódó, szilárd anyag


- réz(II)-vegyületek redukciója során képződik (pl. Fehling-próba).

· Réz(II)-oxid: CuO
- fekete színű, szilárd anyag


- vízben nem, de ásványi savakban (pl. sósav) oldódik, kék színű oldatot kapunk


- réz(II)-hidroxidból hevítéssel – még vizes közegben is – vízvesztéssel képződik


- oxidálószerként (pl. alkoholok dehidrogénezésére) használható.

HIDROXIDOK: Hidroxidiont tartalmazó vegyületek.
- Általános képlet: A(OH)n, ahol n a központi atom oxidációfokát (vegyértékét) mutatja. 
- A hidroxidion (OH-) az oxidionhoz (O2-) hasonló, a két ion mérete gyakorlatilag megegyezik, de a hidroxidion – kisebb töltése következtében -, nehezebben polarizálható. 


Ha valamely anion egymás után több protont köt meg, akkor a keletkezett ionok vagy molekulák mérete lényegesen nem változik, polarizálhatóságuk azonban fokozatosan csökken. Pl.: O2- → OH- → H2O → H3O+
- Rácsszerkezetük: 


- ionos: alkálifémek és alkáliföldfémek, valamint az alacsonyabb oxidációfokú átmeneti fémek hidroxidjai

- kovalensen ionos: közepes oxidációfokú átmeneti fémek hidroxidjai


- amfoter (kovalens és ionos egyben): magas oxidációfokú átmeneti fémek hidroxidjai.


(molekularácsos hidroxidok nincsenek!)

A legtöbb hidroxid rácsa kétdimenziós ionrétegrács, csak a legionosabb hidroxidoknak (alkáli-hidroxidoknak) a rácsa háromdimenziós térrács. E réteges ionrácsok kialakításában a hidroxidionok közötti hidrogénkötéseknek van szerepük. 

- A hidroxidok rácsának szerkezetéből következik, hogy szilárd halmazállapotúak. 

- Termikus stabilitásuk kicsi, csak egyes alkáli-hidroxidok olvaszthatók meg bomlás nélkül. A többi hidroxid hevítés hatására vizet veszítenek, és oxiddá alakulnak:
Ca(OH)2 = CaO + H2O
- Az ionos rácsszerkezetű hidroxidok (alkálifémek, alkáliföldfémek és az alacsonyabb oxidációfokú átmeneti fémek hidroxidjai) vízben oldódnak. A vízben való oldódás során hidroxidionokra és fémionra disszociálnak, tehát bázisok. 

Pl.: NaOH → Na+ + OH- 

- A kovalensen ionos rácsszerkezetű hidroxidok (közepes oxidációfokú átmeneti fémek hidroxidjai) vízben és lúgokban nem oldódnak, viszont savakban igen. A savban való oldódás során sóra és vízre, illetve fémionokra disszociálnak.

Pl.:
Fe(OH)2 + H2SO4 = FeSO4 + 2H2O


Fe(OH)2 + 2H3O+ = Fe2+ + 4H2O

- Az amfoter hidroxidok (magas oxidációfokú átmeneti fémek hidroxidjai) vízben nem oldódnak, viszont lúgokban és savakban igen. A savban való oldódás során sóra és vízre, a lúgokban való oldódás során összetett ionokra disszociálnak.
Pl.: savas közegben: Al(OH)3 + 3H3O+ = Al3+ + 6H2O

lúgos közegben: Al(OH)3 + OH- = [Al(OH)4]-

savas közegben: Sn(OH)4 + 4H3O+ = Sn4+ + 8H2O


lúgos közegben: Sn(OH)4 + 2OH- = [Sn(OH)6]2-
A hidroxidok vízben, lúgokban és savakban való oldódásának elméleti magyarázata:
Az oxidokhoz hasonlóan itt is igaz, hogy disszociáció mikéntje a kötések minőségétől: kovalens vagy ionos voltától, viszonylagos polaritásától és polarizálhatóságától függ. Ezt a kötést létesítő atomok elektronegativitása, ill. oxidációfoka határozza meg. Az oldódás során mindig a könnyebben polarizálható kötés bomlik fel. 
AZ ELEKTRONEGATIVITÁS ALAPJÁN:

· Ha az A atom elektronegativitása kicsi: 
- az A atom polarizálóképessége kicsi, nem polarizálja az O-H kötést


- az A-O kötés erősen poláros (ionos vagy erősen ionos jellegű)



- az oldódás során az A-O kötés bomlik fel



- az A-O-H vegyület A+ ionra és OH- ionra disszociál: A-O-H = A+ + OH-

Pl.:
LiOH → Li+ + OH-
ENLi = 1,0  ENO = 3,5   ENH = 2,1


NaOH → Na+ + OH-
ENNa = 0,9

KOH → K+ + OH- 
ENK = 0,8


Ca(OH)2 → Ca2+ + 2OH2-
ENCa = 1,0

Sr(OH)2 → Sr2+ + 2OH-
ENSr = 1,0

Ba(OH)2 → Ba2+ + 2OH- 
ENBa = 0,9
· Ha az A és a H atomok elektronegativitása közel azonos: 
- a vegyület kétféle disszociációra képes, a disszociáció mikéntje a reakciópartnertől függ

Pl.:
lúgos közegben: Al(OH)3 + OH- = [Al(OH)4]-

savas közegben: Al(OH)3 + 3H3O+ = Al3+ + 6H2O


lúgos közegben: Cr(OH)3 + OH- = [Cr(OH)4]-

savas közegben: Cr(OH)3 + 3H3O+ = Cr3+ + 6H2O
AZ OXIDÁCIÓFOK ALAPJÁN: Az oxidációfok egyenesen arányos az elektronegativitással: az oxidációfok növekedésével erősödik az elektronegativitás, csökkenésével gyengül az elektronegativitás.

Így ugyanannak az elemnek a hidroxidja alacsonyabb oxidációfok esetén bázisos, magasabb oxidációfok esetén amfoter jellegű. Pl.:
Cr(OH)2 – bázis

Cr(OH)3 – amfoter 





Cr2+




Cr3+
Fontosabb fém-hidroxidok:

· Nátrium-hidroxid: NaOH
- köznapi neve: lúgkő, marónátron


- a kősó (NaCl) vizes oldatának elektrolízisével állítják elp


- fehér, szilárd anyag


- erősen higroszkópos, így levegőn elfolyósodik


- ionos rácsszerkezetű, ezért vízben oldódik, erősen exoterm folyamat során


- közömbösítésre, gázok szárítására, szappanfőzésre, timföld- és papírgyártásra használják
· Kálium-hidroxid: KOH
- a nátrium-hidroxidhoz hasonló tulajdonságú vegyület

· Kalcium-hidroxid: Ca(OH)2
- köznapi neve: oltott mész


- az égetett mészből (CaO) állítják elő, képződése erősen exoterm folyamat


- fehér, szilárd anyag


- erősen higroszkópos


- ionos rácsszerkezetű, ezért vízben oldódik, erősen exoterm folyamat során


- vízlágyításra, falak meszelésére, rézgáliccal permetező szerként használják

· Alumínium-hidroxid: Al(OH)3
- fehér, szilárd, vízben rosszul oldódó vegyület


- vizes oldatából kicsapva a nagy felületű csapadék jó adszorbens, ezért szennyvizek derítésére használják


- amfoter bázis, ezért vízben nem, de lúgokban és savakban jól oldódik

- savval való reakciója miatt gyomorfekély elleni gyógyszer készítésére is használták (ma már inkább magnézium-hidroxid tartalmú gyógyszereket alkalmaznak az Alzheimer-kór miatt)

· Réz(II)-hidroxid: Cu(OH)2
- kék színű, szilárd anyag

- hevítés során (a hidroxidokra jellemző módon) vízvesztéssel fekete réz(II)-oxiddá alakul

- kovalensen ionos rácsszerkezetű, ezért vízben és lúgban nem oldódik, de savakban igen
· Vas(II)-hidroxid: Fe(OH)2
- zöld színű, szilárd anyag


- kovalensen ionos rácsszerkezetű, ezért vízben és lúgban nem oldódik, de savakban igen.

· Vas(III)-hidroxid: Fe(OH)3
- vörösbarna színű, szilárd anyag


- amfoter bázis, ezért vízben nem, de lúgokban és savakban jól oldódik[image: image1.png]



