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Komentare a suvislosti
Uvodu do anorganickej chémie

Prof. Ing. Roman Boca, DrSc.

0. Ciele komentarov

Cielom predlozenych ,,Komentarov je poskytnut Studentom 1. ro¢nika doplnkovy ucebny
zdroj, ktorym sa ma hlavne preklenut’ rozny stupen (niekedy vel'mi nizky) poznatkov z chémie,

ktoré si Studenti osvojili (alebo aj neosvojili) na strednej skole.

Latka je miestami preberana v inom Casovom davkovani, ako su
Standardné prednasky. To ma mat’ ten U¢inok, Ze ,,Komentare™ nie su
nahradou prednasok, ale ich doplnkom. Kde je to mozné, vyklad
za¢ina induktivnou metdédou. Potom nasleduje definicia pojmu
a deduktivne  pokracovanie v podobe doésledkov, prikladov
a suvislosti.

Ako priklad demonstrujici pojem alebo problém je zvolena
predovsetkym voda. Je to preto, lebo stouto latkou prichadzame
najcastejSie do styku a mnohokrat si myslime, ze ju dostatocne
pozname.

Alfred Bernard Nobel
(1833-1896)

Do textu st zaradené aj ,,pokusy®, ktoré mozno uskutocnit’ aj doma za pomoci jednoduchych

pomdcok. SluZia k posilneniu experimentalneho zakladu chémie.
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1 Voda a prirodné zakony

Pojmy: veliCina, extenzitnd veliina, intenzitna veliina, ststava, izolovana sustava, zdkon
zachovania hmotnosti, hmotnost’, latka, objem, hustota, rychlost, rychlost” svetla, pokojova
hmotnost, energia, pokojova energia, kineticka energia, potencialna energia, fyzikalne pole,
zakon zachovania energie, vnutorna energia, tranzitna energia, stavové veliCiny, teplota, tlak,
procesové veliciny, praca, teplo, exotermicky dej, endotermicky dej.

S vodou prichadzame do styku kazdodenne. Pozname ju ako ciru, bezfarebnu kvapalinu, bez
chuti a zapachu. Pre odlisenie od inych kvapalin podobného vzhladu zavadzame pojmy ako
hustota, viskozita, index lomu, molova hmotnost ai. Isté mnoZstvo vody mozZeme odvazit
a charakterizovat’ hmotnostou (z rozdielu hmotnosti naplnenej a prazdnej nadoby, napr.
kadicky) alebo objemom (naplnenim odmerného valca). Pre exaktné vyjadrovanie potrebujeme
zaviest pojem velicina.

Velicina vyjadruje kvalitativne aj kvantitativne vlastnosti objektu, o zapiseme

velicina = (hodnota) X (meracia jednotka)
Komentar. 1. V SI ststave (System International) st jednotky veli¢in bud’ zdkladné (kg, m, s,
A, K, mol, cd), alebo z nich odvodené v tvare nasobkov, sucinov, alebo podielov zakladnych
veli¢in. Napr. J = kg m? s ak] = 10’ J. Medzi povolené jednotky patri napr. eV —
elektronvolt: 1 eV =1,602-107" J, (1 eV)Nx =96 485 J mol ™.
2. Pre nas pripad vody vazenim napr. dostdvame

hmotnost’ (m) =0,21 kg=210g
kde meracou jednotkou je bud’ kg (kilogram) alebo g (gram). Ekvivalentnym zapisom je m[kg]
= 0,21 alebo m/kg = 0,21. Podobne meranim objemu dostavame

objem (V) =210 cm® = 0,210 dm’

Hoci zname veliciny su velmi rozmanité, jednako ich mozno zdsadne klasifikovat na dva druhy
podla toho, ¢i su, alebo nie su umerné mnozstvu latky v sledovanej sustave. Je evidentné, ze ak
na vahe stoji jedna osoba a na vahu pristupi dalSia, ich hmotnosti sa s¢itaju a vaha ukdze ich
sucet. Naproti tomu, telesnd teplota prvej a druhej osoby nie je scitatelnd veli¢ina a nie je
umernd hmotnosti, ktora je meradlom mnozstva latky.

Extenzitna velicina (e) je imerna mnozstvu latky v ststave, a teda plati

e=e te
Medzi extenzitné veli¢iny patria hmotnost’ (m), objem (), latkové mnozstvo (n), pocet Castic
(N), vnatorna energia (U), entalpia (H), entropia (), Gibbsova energia (G), teplo (g), praca (w),
naboj (g), dipélovy moment ( iz ), magneticky moment (7 ), hybnost’ ( p ), moment hybnosti

(Z ), sila (F ) a i. Vektorové veli¢iny (oznacené Sipkou) sa s¢itavaju skladanim vektorov.
Komentar. Ked zlejeme dva podiely Cistej vody, hmotnost’ aj objem sa zviac¢sia aditivne
m=my t+my
V=V +"
a konstatujeme, Ze tieto veliiny su extenzitné.

Intenzitnd velidina (7) nezavisi od mnozstva latky v ststave, a teda nie je aditivna. Zapis i + i»
nema zmysel. Medzi intenzitné veli¢iny patri teplota (7), tlak (p), koncentracia (c), hustota (p),
viskozita (7)), elektricky potencial (¥), intenzita elektrického pola ( E), magnetickd indukcia

(B) ai. Viaceré intenzitné veli¢iny su zavedené ako podiel dvoch extenzitnych veli¢in, napr.
hustota, p=m/V [kgm™, g cm™]
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koncentrécia, ¢ = n/V [mol dm™]
Specifickd veli¢ina (oznaovand malym pismenom) je podielom extenzitnej veliGiny
a hmotnosti, napr. Specificky objem v = V/m, alebo Specificka entalpia 4 = H/m.
Komentar. 1. Prave intenzitné veli¢iny nam sluzia na charakterizaciu vlastnosti latky a jej
odlisenie od inych latok. Napr. pre vodu su to: hustota p = 0,99713 g cm™, dynamicka
viskozita 77 = 1,005 kPas, povrchové napitie = 0,073 Nm™', tlak nasytenej pary p = 4,24 kPa,
index lomu n = 1,33299, relativna permitivita & = 78,5, molova magneticka susceptibilita ymol
= —-1,65 1071 m? mol'l, vietko pri teplote 25 °C, molovad hmotnost' M = 18,016 g mol ™,
standardna molové tvorna entalpia AdH° = —285,8 kJ mol ™', $tandardna molové entropia Sy’ =
69,9 J K™ mol™, teplota topenia 77 = 273,15 K, teplota varu Ty, = 373,15 K, Specifické teplo ¢,
=4,186 kI kg 'K ai.
2. Niektoré intenzitné veli¢iny st hnacou silou procesov a dejov, napr. tlak, povrchové napitie,
rozdiel koncentracie, rozdiel elektrického potencidlu, rozdiel intenzity magnetického pola,
a preto ich hodnotime terminom ,,zovSeobecnena sila“.
3. Ak dva podiely vody pred zliatim mali teplotu 7) a 75, teplota po zliati nie je ich suctom, ani
rozdielom, ani priemerom. Ak 7| = T», potom aj teplota vyslednej zmesi je zhodna 73 = T} = T>.

Pre exaktné vyjadrovanie potrebujeme vymedzit oblast, v ktorej nase sledovanie prebieha, ako
aj Specifikovat ucinok vonkajsich vplyvov na sledovanu oblast.

Sustava je cast’ priestoru vymedzend od okolia skuto¢nym, alebo myslenym rozhranim.
V sustave pozorujeme a hodnotime deje — fyzikdlne, chemické a biologické procesy.
Komentar. Definicia ststavy je volna, ale jej vymedzenie nesmieme opomenut’. Prikladom
sustavy je kadicka naplnena vodou.

Izolovana sustava je odpojena od vonkajsich vplyvov. Mézu v nej prebichat’ deje a premeny,
takZe sa jej vlastnosti v case mozu menit’.

Komentdr. Modelom izolovanej stistavy moze byt napr. Zivy tvor uzavrety v sklenenej nadobe.
Tvor Zije do Stadia, kym sa neminie zasoba kyslika. Potom uhynie a jeho organizmus sa
rozlozi. V sustave prebehli deje bez vonkajsich vplyvov. Ak odvazime nadobu pred ,,pokusom*
a po nom, jej hmotnost’ bude rovnaka.

Pojem hmotnost mame vsetci intuitivne osvojeny. Sluzi nam na vyjadrenie mnozstva latky.
Jednako exaktna definicia vyzaduje zavedenie novych kategoril.

Hmotnost’, m [kg], je miera zotrvacnych a gravitaénych vlastnosti hmoty.
Komentar. Gravitatné vlastnosti hmoty sa prejavuju vzajomnym
pritahovanim sa hmotnych objektov (hmotnejSie teleso je
pritahované k Zemi vacsSou silou). Zotrva¢né vlastnosti sa prejavuju
pri zmene pohybového stavu — urychleni objektu (hmotnejsi objekt
prejavuje vacsiu zotrvacnost’ v danom pohybovom stave). Meranim
zotrvacnych alebo gravitacnych vlastnosti vieme kazdému
hmotnému objektu priradit’ zodpovedajucu hmotnost. Vazenim
zistujeme hmotnost’ objektu na zaklade sily, ktorou je teleso
pritahované k Zemi. Hmotnost’ mikroskopickych objektov (molekul,
atomov, elektronov) je velmi mala vzhladom k viditelnym
objektom. Napr. hmotnost’ protonu je m, = 1,673 x 1077 kg
a elektronu me = 9,109 x 10! kg. Hmotnost’ molekuly vody je mio Michail Lomonosov
=2,99 x 10—26 kg (1711-1765)
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Zakon zachovania hmotnosti stanovi, ze hmotnost’ izolovanej sustavy zostava konstantna

m= me = const
i

¢o je ekvivalentné tvrdeniu, Ze zmena hmotnosti izolovanej sustavy je nulova

Am=0
(Pod symbolom AX budeme v dalSom rozumiet rozdiel veliCiny na konci a zaciatku
hodnotenia, teda AX = X; — X;.)
Komentar. 1. Zékon zachovania hmotnosti je univerzalny prirodny zékon, ktory plati pre
vSetky fyzikalne, chemické, biologické a iné deje. Na jeho zaklade s postavené Amotnostné
bilancie, ktoré vyuzivame pri Cistych latkach, zmesiach (zmieSavanie, riedenie, rozdel'ovanie,
krystalizacia, destilacia) aj pri chemickych reakciach (hmotnost’ reaktantov sa rovna hmotnosti
produktov).
2. Zéakon formulovali M. Lomonosov (1748) a A. Lavoisier (1789).

Pokus: Overenie zakona zachovania hmotnosti.

Odvazme postupne tri prazdne kadicky (ich hmotnost’ oznacime ki, k», k3) a potom dve kadicky
naplnené vodou (M, M;). Hmotnost’ vody v kadickach je rozdielom m; = M| — ky amy; = M, —
ky. Potom vodu z dvoch kadiCiek prelejeme do tretej prazdnej a odvazime (M;). Ak sme
pracovali bez strat, hmotnost’ vody spiﬁa vztah ms = Mz — ks = m; + m,. Tieto poznatky
mozeme zapisat’ schémou na obr. 1.1, kde sipkou dnu vyznacujeme do ststavy vlozené podiely
a Sipkou von zo ststavy vynaté podiely. Na zaklade merania (vazenia) konStatujeme, Ze plati
zakon zachovania hmotnosti.

M, =m; + K, k
—_— — =
M, =m, +k, k,
—_— m3=m1+m2 >
M; = ky M + Ky
—_— —

Obr. 1.1. Ilustracia hmotnostnej bilancie.

Latka je jedna z dvoch zakladnych foriem hmoty, ktord sa vyznacuje priestorovo-diskrétnymi
(nespojitymi) vlastnost’ami. K latkam paria fyzikalne telesa (skiima ich fyzika), chemické latky
(skima ich chémia), i zivé organizmy (skima ich bioldgia). Latka ma Casticovu Struktiru, ktora
je hierarchické (vid’ neskor).

Latky s ktorymi bezne prichddzame do styku kvalitativne hodnotime ako , lahké*
(polystyrénova pena, korok) a latky , tazké* (Zelezo a iné bezné kovy, kamern). Niektoré su
lahsie” ako voda, vodou su nadnasané a plavaju na hladine. Iné su , tazsie” ako voda,
ponaraju sa. Su aj také latky, ktoré sa vo vode vznasaju, nevyplavaju na hladinu, ani sa
neponoria na dno. O plynnych ldtkach taktiez mame vedomosti: oxid uhlicity je ,,tazsi* ako
vzduch (hromadi sa v pivnici, kde sa mozno zadusit), zatial' ¢o vodik a hélium su ,,lahSie*
(sluzia na vznasanie balonov a vzducholodi). Uvedené hodnotenie kvantitativne vyjadruje

velic¢ina — hustota.

Objem, ¥ [m’], je extenzitna veli¢ina vyjadrujiica velkost priestoru zaberaného hmotou.
Hustota latky, po(L) [kg m], je intenzitna veli¢ina definovana podielom hmotnosti a objemu
latky

o(L)=m(L)/ V(L)
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Komentdr. 1. Hustota latky patri k doélezitym charakteristikach chemickej latky. Stanovuje sa
experimentalne a pre Cisté latky je zaznamenana v chemickych tabulkach. Zvy¢ajne s teplotou
klesa, pretoze pri zvySovani teploty sa zvacSuje objem. Pri niektorych latkach, napr. pri vode,
je zavislost’ hustoty od teploty zlozitejsia.

2. Hustota plynov je velmi nizka (napr. dusik ma hustotu p = 1,25-10° g cm™). Pri
kvapalinach je hustota strednej velkosti — porovnatel'na s hustotou vody (napr. ¢isty etanol ma
hustotu p = 0,7893 g cm™ a &ista kyselina sirovda ma p = 1,8305 g cm ™). Pri tuhych latkach,
najmi kovoch 3. prechodného radu, je hustota vel'mi velka (zlato ma p = 19,32 g cm73).
Hustota jednoduchych latok stupa s ¢islom periody, v ktorej je zaradeny prvok (grafit — 2,26;
kremik — 2,33; germanium — 5,32; cin — 7,31; olovo— 11,35 g cm’3).

3. Hustota prejavuje periodicitu — je periodickou funkciou proténového ¢isla prvku, z ktorého
pozostava jednoducha latka (tieto pojmy budi ozrejmené neskor) — obr. 1.2. Maxima hustoty sa
zjavuju okolo stredu kazdej periody.

4. Hustota sypkych materidlov (napr. piesok, krystalovy cukor) zavisi od velkosti tuhych
Castic, pretoze sa nejedna o Cistl latku, ale o zmes (so vzduchom).

25

20

o
1

Hustota, p/lg cm™
>
1

Obr. 1.2. Hustota jednoduchych latok v zavislosti od protéonového cisla Z.

Priklad: Meranim sa zistili nasledovné hodnoty hustoty vody (pri atmosférickom tlaku p =
101325 Pa)

6/°C 0 1 2 3 4 5 6
plgem™ 099982  0,99989  0,99994  0,99998  1,00000  1,00000  0,99999
6/°C 10 20 30 40 50 80 100
plgem™ 099977  0,99829  0,99571  0,99225  0,98802  0,97160  0,95805

Zostavte z tychto hodndt graficka zavislost, identifikujte minimum a maximum. Pri¢inou tejto
anomalie su interakcie (vzdjomné posobenie) medzi molekulami vody.

Pokus: Stanovenie hustoty krystalickej latky.

Maly krystalik beznej latky (chlorid sodny, modra skalica) mézeme vel'mi presne odvazit’ na
analytickych vahach. Stanovit' jeho objem vSak s takou presnostou nedokazeme. Hustota
krystalika sa bude zhodovat’ s hustotou kvapaliny, v ktorej sa krysStalik vznasa (neponara, ani
nevynara). K takémuto stanoveniu pouzijeme dve vzajomne mieSatelné kvapaliny s dost’
rozdielnou hustotou. Jedna z nich ma hustotu mensiu ako krystalik (ten sa v nej ponara), kym
druha vicsiu (krystalik plava na hladine). Pri urCitom pomere hmotnosti (alebo objemov)
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kvapalin sa v ich zmesi bude krystalik vznasat. Jeho hustota sa rovna hustote zmesi podla
vztahu p, = (o1 + pV) Vs

Rychlost, ¥ [m s™'], je vektorova veli¢ina vyjadrujiica zmenu polohy objektu za Easovi
jednotku, v =dr/dr.

Komentar. Rychlost pohybu makroskopickych objektov je spravidla mala. Napr. stredna
rychlost’ pri chddzi je 5 km za hodinu, teda v = 5000/3600 m s = 1,39 m s~'. Rychlost’ pohybu
mikroskopickych objektov modze byt podstatne vyssia. Napr. elektrén na K-vrstve atomu ortuti
sa pohybuje rychlostou priblizne 150000 km s™'. Limitna rychlost’ je rychlost svetla — ¢ =
2,998:10° ms™'. Tato rychlost’ mdézu mat’ iba kvantd elektromagnetického ziarenia (fotony),
ktorych pokojova hmotnost’ je nulova (ina¢ by ich hmotnost’ rastla nad vSetky medze).

Pokus: Odmeranie rychlosti svetla v mikrovinnej rare.

V mikrovlnnej rure sa generuje elektromagnetické Ziarenie o konStantnej frekvencii, napr. v =
2450 MHz = 2,45-10° s™'. Vytvorené stojaté vlny ohrievaji najmi vodu. Cisty kancelarsky
papier skratime na Stvorec (aby sa mohol v rare otacat), z jednej strany ho namocime po celej
ploche a ulozime do rury. Po 15 az 30 sekundéach ohrevu papier vyberieme a zaznac¢ime si kruh,
vo vnutri ktorého je papier mokry (vlhky) a za ktorym je suchy (tvrdy). Pokus zopakujeme
viackrat, aj s tym istym papierom. Priemer kruhu na ktorom papier uschol definuje vlnova
dizku 1 stojatej elektromagnetickej viny. Dosadenim do vzorca pre rychlost
elektromagnetického Ziarenia ¢ = A'v = 12,5 ecm x (2,45:10° s') = 3,06:10° m s
konstatujeme, ze nas odhad nie je d’aleko od presnej hodnoty. (Pokus mézeme ,,vylepsit™
uloZenim dvoch chlebov vedl'a seba a odmeranim vzdialenosti ich s¢ernenia po dostato¢ne
dlhej karbonizécii.)

Pokojova hmotnost’, m, je hmotnost’ merana sustave, vzhl'adom na ktora sa objekt nepohybuje.

Pri pohybe narastd hmotnost’ z hodnoty mg na m =m, /+\/1-(v/c)* .

Komentar. V beznom svete je narast hmotnosti s rychlost'ou nepoznatelny, avSak v mikrosvete
s nim treba pocitat’. Napr. pri rychlosti v= 0,5 ¢ je m = 1,23 my. (Tvrdenie overte.)

Rychlost’ nie je veli¢ina, ktora by podlichala zdkonu zachovania. S rychlost’ou stuvisi hybnost
p [kg m s'] — vektorové veliGina definovana su¢inom hmotnosti a rychlosti, p=m-v. Tato
veli¢ina podlieha zakonu zachovania.

Popri latkovych zdrojoch (rudy, soli a iné nerasty) nds zivot ovplyviuju energetické zdroje,
v ktorych je uloZend vyuzitelna energia (uhlie, ropa, plyn). Energiu vaimame ako , médium “
sluziace nam na ,,pohon* (pohon automobilu, svietenie Ziarovky, fungovanie pocitaca alebo
mobilu). Tuto hodnotnu ,,formu‘ energie vnimame ako prdacu. Popri tom pozndme ,,formu“
energie sluziacu ndm na ohrev — teplo. Zo skusenosti vieme, zZe energia sa nedad ,,vyrobit*
z nicoho, zZe sa da iba prendsat. To je viastne obsahom tvrdenia 1. zdkona termodynamiky, ze
nemozno zostrojit , perpetuum mobile*. DalSia skiisenost viedla k formulovaniu 2. zdkona
termodynamiky, ze teplo nemozno uplne premenit na prdacu (nemozno zostrojit ,, perpetuum
mobile 2. druhu*).

Energia, E [J = kg m® s, joule], je miera pohybu hmoty. Hmota sa vyznaduje neustalymi
premenami a zmenami V priestore a Case. Priestor (x, y, z) charakterizuje polohu hmotného
objektu a cas (¢) jeho vyvoj. Energiu klasifikujeme na dva druhy: kineticku a potencialnu.
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Kineticka energia, Ex (tiez T), vyjadruje premiestiiovanie objektu v priestore (napr. postivanim,
rotaciou, vibraciou, periodickou zmenou amplitidy a pod.). Podl'a Newtonovho vztahu je
kineticka energia Ey = (1/2)mv2 = p2/2m, kde hybnost’ p = mv.

Komentar. Dva objekty s rovnakou rychlostou budi mat’ ini kinetickGi energiu, ak je ich
hmotnost’ rozdielna. Napr. vlak pohybujici sa rychlostou v = 10 m s™' ma podstatne vyssiu
kinetickt energiu ako cyklista pohybujtci sa rovnakou rychlostou.

Potencialna energia, E, (tiez V), vyjadruje polohovu energiu v silovom poli.

Komentar. 1. Dazdova kvapka vytvorend v oblaku ma potencidlnu energiu vzhladom
k povrchu Zeme, ktora je timerna vyske. Pri jej pade k Zemi sa potencialna energia meni na
kinetick1 (tato sa ¢iastoéne znizuje trenim so vzduchom po¢as padu). Ciastocka ladovca moze
nadobudnut’ zna¢nl kineticku energiu. Voda tecie zhora-nadol vdaka rozdielu v potencialne;
energii.

2. Ked vyhodime predmet (napr. lopticku) do vysky, jej kinetickd energia sa postupne
zmensuje, priCom narasta jej potencialna energia. Pri maximalnej vyske je kinetickd energia
nulova a potencialna maximalna. Pri pade nadol narasta kineticka energia na ukor potencialne;j
energie. Pri dopade je kineticka energia rovnaka, aka bola pri vrhnuti nahor (straty odporom so
vzduchom zanedbavame) a potencialna energia bude nulova.

Gravitacné pole
0~
r

sila pritahovania dvoch hmotnych sy
objektov F = G'ml-mz/r2

G = gravitaéné konstanta potencidlna energia v gravitatnom

poli Zeme
Ep = m'g'Z
g = gravitacné zrychlenie

Elektrické pole

L v ’ + — >
nabitych Castic

sila posobiaca medzi dvoma
nabojmi F = g, q,/(4ner?) ! £
&= permitivita prostredia

elektrické pole medzi doskami
kondenzatora

Magnetické pole

o,
PYVIRNN

magnetické silo¢iary zviditelnené magnetické pole generované
zeleznymi pilinami solenoidom

Obr. 1.3. K objasneniu fyzikalnych poli.
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3. Nabita Castica v elektrickom poli sa dava do pohybu, ktorého rychlost’ (a tym aj energia)
narastd s rozdielom potencidlov elektrického pola. Nabité Castice (elektrony, protony idnové
zvéizky) sa urychluju na vysoké energie v mohutnych zariadeniach nazvanych ako cyklotron
resp. synchrotron. Tieto nasledne sliZia na fyzikalny vyskum, premeny atomovych jadier
a elementarnych Castic na iné Castice.

Fyzikélne pole je jedna z dvoch zakladnych foriem hmoty, ktord sa vyznacuje priestorovo-
spojitymi vlastnostami. Pole prenasa energiu na dialku. Pole si predstavujeme ako sustavu
silo¢iar do ktorych mézeme vnorit’ iny hmotny objekt (pole s nim moZe interagovat). Silové
polia pozname gravitacné pole, elektrické pole a magnetické pole (obr. 1.3). Elektromagnetické
Ziarenie sa vyznacuje periodickou oscilaciou amplitudy vektora elektrického a magnetického
pola kolmych na trajektoriu postupujucej elektromagnetickej viny.

Pokojova energia, Ey, vol'nej Castice je definovana ako jej celkova
energia merana v sustave, vzhl'adom na ktoru sa ¢astica nepohybuje.
Energia E, pokojova energia £y a hybnost' p =mV navzajom suvisia
relativistickymi vzt'ahmi (A. Einstein)

E’ = Eg +pc

E=E,/\1-(v/c)
kde Vv je rychlost pohybu castice vzhladom na odcitaciu

stradnicovu sustavu.
Komentdr. Podobne ako pri hmotnosti, narast energie vzhl'adom

o L] , j ; o Albert Einstei
kpokopvej energii je pri malych rychlostlach. zanedbatelny. Pr} (18659_11191256)111
rychlostiach porovnateI'nych s rychlost'ou svetla je tento efekt velmi Nobelova cena: 1921

vyrazny.

Zakon zachovania energie vyjadruje, ze celkova energia izolovanej sustavy zostdva pri
vsetkych dejoch, ktoré v stistave prebiehaju, konstantna. Zapisujeme ho

ZE, = const

Inymi slovami, celkova zmena energie AE je nulova
AE = const—ZEi =0

Komentdr. 1. Je to univerzalny fyzikalny zakon, t.j. nie je znamy Ziadny dej, ktory by bol v
rozpore s tymto zdkonom. Zakon formuloval prvy krat R. Mayer (1842). Zakon znamena, ze
celkovy obsah pohybu hmoty sa zachovava, hoci jednotlivé druhy pohybu sa mézu navzdjom
premienat’. Zakon je zakladom energetickych bilancii v ktorych sa
hodnotia premeny a prenos jednotlivych druhov energie.

2. Kvantova mechanika, ako disciplina opisujuca zakonitosti
mikrosveta, dovol'uje narusenie zakona zachovania energie na maly
Casovy okamzik. Kvantitativne to vyjadruje Heisenbergova
nerovnost AE-At>h/2 v ktorej vystupuje redukovand Planckova
konsStanta h = 1,055'10_34 Js (Cita sa ,,ha-trans“). Vyraz AX tu ma
vyznam $tatistickej strednej kvadratickej odchylky

AX = Y (X,-X) T
i Werner Karl Heisenberg

ktora charakterizuje rozptyl (nepresnost’) merania vzhladom na (1901-1976)
stredntt hodnotu X . Vzt'ah hovori, Ze pri uz§om ¢asovom intervale Nobelova cena: 1932
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je presnost’ stanovenia energie mensia (strednd kvadratickd odchylka je vécsia) a naopak.
Vdaka malej hodnote konStanty 7, poznate'nd hodnota AE vyzaduje extrémne kratky casovy
okamzik.

3. Ked'ze hmotnost’ a energia suvisia podla Einsteinovho vztahu E = mc*, potom platnost
zakona zachovania energie implikuje platnost’ zdkona zachovania hmotnosti a naopak. Vd’aka
faktoru ¢’ je energeticky ekvivalent hmotnosti velmi velky. Napr. pre m = 1 g je E = (107
kg)(3:10° ms™)*=9-10" T =90 TJ.

4. Pri chemickych reakciach sa uvolfiuje alebo spotrebtiva energia, ktora sa vymiena s okolim
vo forme tepla a radovo je 10° — 10° J (na 1 mol latky). Tato energia méa svoj hmotnostny
ekvivalent, ktory je vSak zanedbatelne maly. Preto pri bilancii hmotnosti s nim nepocitame.
Napr. pri spaleni 2 g divodika (priblizne 1 mol) sa uvol'ni energia AE = 280 kJ, ¢o zodpoveda
zmene hmotnosti Am = 3-107° g. Naproti tomu, pri jadrovych reakciach je energeticky efekt
velky, rddovo MeV (na 1 mol latky). Pre zmenu energie 1 MeV na 1 mol Castic, AE =
10°(9,6-10* J mol ™) je zmena hmotnosti priblizne Am = AE/ 10" kgmol ™ =1 gmol .

5. K univerzalnym fyzikalnym zdkonom d’alej patria zdkon zachovania hybnosti, zakon
zachovania momentu hybnosti a zakon zachovania elektrického naboja.

Pokus: Spresnenie bilancie hmotnosti.
V nesvietivom plameni vytiahneme skimavku do z(zenia v hornej Casti. Pomocou kvapatka
s kapilarnym hrotom naplnime spodnu cast’ Ciastocne vodou v ktorej je kvapka indikatora
(napr. fenolftaleinu). Do hornej (suchej) Casti ulozime ktsok sodika tak, aby neprepadol do
vody a pevne zazatkujeme. Skimavku ulozime do kadicky tak, aby stdla a odvazime. Potom
skimavku obratime, a zaznamendvame pozorovania. Ked’ voda pride do styky so sodikom,
prebieha chemicka reakcia

2 Na(s) + 2 H,O(l) = Hx(g) + 2 NaOH(aq), ¢ <0
Indikator meni farbu roztoku na Cervent a hmatom registrujeme vyvoj tepla. Ak cela ststava
lezi na vahach, jej zaznamenana hmotnost’ zostdva konStantna. Uvol'nené teplo ¢ = AE nema
vplyv na hmotnostnti bilanciu. Toto teplo sa d4 odmerat’ tak, Ze kadicka bude naplnena
znamym mnozstvom vody o hmotnosti m,. Uvolnené teplo ohreje vodu v kadicke, co
zaznamename teplomerom. Zo znamej Specifickej tepelnej kapacity vody (tiez Specifické teplo
vody) ¢, = 4184 JK 'kg™' odhadneme mnoZstvo uvolneného tepla na zaklade vztahu ¢ =
my-cp(To — T1).

&,‘Wf&
'3 *

//—J\
/ / / / / /

Obr. 1.4. Znazornenie vonkajsej potencialnej a kinetickej energie sustavy pozostavajicej z
molekul vody. Malé Sipky vyjadruji translaény pohyb molekul v sustave zapocitany do
vnutornej energie.

Celkovt energiu E sustavy rozdel'ujeme na vonkajsiu (£y) a vntutornu (U), teda
E=E,+U
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Vonkajsia energia, E\, je suctom kinetickej a potencialnej energie ststavy ako celku
E,=E+E,
Jej hodnota sa uvadza vzhl'adom na stradnicovy systém leziaci mimo sustavy (obr. 1.4).

Vnutorna energia, U, je extenzitnd veli¢ina vyjadrend sic¢tom kinetickej energie a potencialne;j
energie vzajomného pdsobenia vSetkych Castic (molekul, atdbmov, i6nov), z ktorych sustava
pozostava

U=2.(B),+2.2.(E,),

i j<i

Komentar. 1. Do vnltornej energie sa zapocCitava translacna energia volnych Castic v ststave
(kineticka energia tepelného pohybu), rotacnd energia kazdej volnej Castice, vibracna energia
kmitov atdbmov a atomovych skupin v molekule, energia pohybu elektronov v elektronovom
obale atomov a molekul, energia pohyby nukleénov v atomovom jadre a i. Nepatri k nej
potencialna energia sustavy ako celku. Hodnota vnttornej energie sa udava vzhladom na
suradnicovy systém, ktorého zaciatok je v tazisku ststavy. Vnltorna energia makroskopickych
systémov zavisi aj od vonkajsich stavovych velicin, ktorymi st teplota, tlak a objem.

2. Absolutnu hodnotu vnutornej energie sustavy nevieme stanovit. Mozno vSak zistovat’ jej
zmeny na zéklade vymeny energie medzi sustavou a okolim.

Tranzitna energia, AF, je ta Cast’ energie, ktoru stistava vymenila s okolim

AU = U2 -U 1= AE
Tranzitna energia méze mat’ dva rozdielne prispevky: vymena energie sa kona formou prace,
alebo tepla (obr. 1.5).

q>0 g<o
w>0 Sustava w<0
I | b

Obr. 1.5. Konvencia znamienok vymeneného tepla (¢) a prace (w).

Z termodynamického hladiska triedime veliciny na stavové a procesové.
Stavové veli¢iny su veli¢iny, ktorych hodnota je urena iba stavom, v ktorom sa sustava
nachadza a nezdvisia od spOsobu, akym sa sustava do tohto stavu dostala. K najbeznejSim
stavovym veli¢indm patria nasledovné.

a) Teplota, T [K — kelvin], je miera strednej energie Castic rovnovaznej sustavy.

b) Tlak, p [Pa = N m ™ — pascal], je veli¢ina definovana ako sila pdsobiaca na jednotku

plochy, p=dF/dS.

c) Objem, V [m’].
Iné stavové veliCiny su napr. vnutornd energia U, entalpia H, Gibbsova energia G,
Helmholtzova energia A4 a entropia S.

Teplota sa meria teplomerom. Pozndme vSak viaceré stupnice teploty: Celsiovu, Kelvinovu
a Fahrenheitovu (pouziva sa v Severnej Amerike). Pre kvantitativne hodnotenie fyzikalnych
a chemickych dejov sa pouziva Kelvinova stupnica (tiez termodynamickd stupnica). Jej ¢iselna
os je len kladnd, a nulovy bod sa neda fyzikdlne dosiahnut’. V tejto stupnici méa voda vo forme
ladu teplotu topenia 7¢ = 273,15 K (f — fusion) a kvapalna voda vrie pri teplote varu T, =
373,15 K (b — boiling). Vzt'ah medzi termodynamickou (7) a Celsiovou (6) stupnicou teploty je
dany linearnym posunom voci teplote tuhnutia vody (topenia I'adu)
4°C] = 1IK] - 273,15
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Procesové veliciny su také, ktorych hodnoty zavisia od priebehu deja, ktorym sa ststava
dostala do daného stavu. Prikladom je teplo ¢ a praca w.

Komentar. Napr. pri horeni uhlia na vzduchu sa prevazna ¢ast’ uvolnenej energie odvedie do
okolia vo forme tepla, kym pri horeni uhlia v parnom stroji sa zna¢né Cast’ uvolnenej energie
vyuzije na pracu. (Pri urCitych podmienkach mdze mat’ procesova veli¢ina vlastnosti stavovej
veliiny, ¢o uvidime neskor.)

Praca, w [J — joule], je druh tranzitnej energie vo forme usmerneného pohybu.

Komentdr. 1. Hodnotu prace povazujeme za kladnt, ked’ jej zodpovedajucu energiu ststava od
okolia prijima (w > 0). V opacnom pripade ju povazujeme za zaporna (w < 0).

2. Préaca je zo spoloCenského hl'adiska hodnotnejsi druh tranzitnej energie, pretoZze nam sluzi
napr. na pohon strojov.

3. Pracu pozname vo viacerych formach, v ktorych vystupuje integralna intenzitnd velic¢ina
(zovSeobecnena sila) v stcine s diferencidlnou extenzitnou veli¢inou (zovSeobecnena
suradnica):

Objemova praca dw=-p-dV tlak p pri zmenSujucom sa objeme V
Povrchova praca dw=y- ds povrchové napétie ¥ na ploche S
Mechanicka praca dw=F-dr sila F' posobiaca po dréhe 7

Elektricka praca dw=¢-dg elektricky potencial ¢ pri néboji g
Magneticka praca dw=B-dM magnetické indukcia B pri magnetizacii M

4.V pripade, Ze ststave je dodana objemova praca (napr. pri stlaeni plynu v pieste), znamena
to zmenu jej objemu z hodnoty ¥} na ¥, < V; G¢inkom konstantného tlaku p, takze plati w =
-p(V, - 1), alebo v diferencialnom tvare dw = —p dV.

Teplo, g [J — joule], je druh tranzitnej energie vo forme P
neusmernené¢ho pohybu. Je to procesova veliCina, ktord sa rovna
energii vymenenej medzi sustavou a okolim v désledku toho, Ze
teplota sustavy sa nerovna teplote okolia.

Komentdr. 1. Vymena energie vo forme tepla prebicha vtedy, ked
sustava nie je od okolia tepelne izolovana a jej teplota sa nerovna
teplote okolia. Energia vo forme tepla prechadza samovolne
z miesta s vysSou teplotou na miesto, kde je teplota nizsia.

2. Ciselnt hodnotu tepla povazujeme za kladnu, ked’ zodpovedajiicu
energiu sustava prijala vo forme tepla od okolia (¢ > 0 pre L

endotermicky dej). V opacnom pripade je teplo zaporné (¢ < 0 pre James Prescott Joule
exotermicky dej). Adiabatickym dejom nazyvame taky dej pri ktorom (1818-1889)
nedochadza k vymene tepla s okolim (g = 0).
3. Teplo vznika disipaciou energie, t.j. premenou energie usmerneného pohybu na energiu
neusporiadaného, Statisticky ndhodného pohybu castic. Disipacia energie je jednou z pricin
nevratnosti dejov a je spravidla sprevadzana rastom entropie (pozri d’alej).

4. Teplo je spolo¢ensky menej hodnotny druh tranzitnej energie nez praca a dd sa na pracu
premenit’ len ¢iastoCne, napr. pomocou tepelného stroja. Vyvoj tepla pozorujeme pri prechode
elektrického prudu vodi¢om, pri mechanickom treni latok, pri r6znych chemickych reakciach
a pod.

5. Nikdy by sme nemali hovorit’, Ze teplo a praca si "formy energie”, pretoZe tieto veliCiny
maju zmysel iba v spojeni s prenosom energie medzi sustavami. Nemdzeme preto hovorit’ o
"teple ststavy”, alebo o "praci sustavy”, hoci hovorime o "energii sustavy”.
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2 Voda ako chemicka latka

Pojmy: atdbm, protonové Cislo, prvok, chemicka latka, jednoducha latka, zlG€enina, empirické
zakony chémie, Cista latka, latkové mnozstvo, pocet Castic, Avogadrova konstanta, nukleénové
¢islo, nuklid, izotopy, molovad hmotnost, relativna atémova hmotnost, Standardna atdmova
vaha, molova veli¢ina, molovy objem.

Pri skupenskej premene, napr. vyparovani, sa voda chemicky nemeni. Vieme, ze voda
chemicky reaguje (chemicky sa meni) rozmanitym spdsobom. Napriklad:

1. pésobenim jednosmerného elektrické¢ho pradu sa kvapalna voda rozklad4 na plyny — vodik
a kyslik (elektrolyza),

2. pri vysokej teplote sa vodna para tiez rozklad4 na vodik a kyslik,

3. reakciou vody so sodikom sa vyvija vodik,

4. reakciou vodnej pary so Zeravym uhlim vznikd zmes plynov (vodik, oxid uhlicity, oxid
uhol'naty), ktora sa technicky oznacuje ako ,,vodny plyn®,

5. reakciou vodnej pary s praskovym Zelezom vznika vodik a oxid Zeleznato-zelezity (Fe;O,),
6. reakciou vody so zelezanom draselnym (K;FeO,) sa vyvija kyslik,

7. reakciou vody s hexakyanokobaltnatanom draselnym (K4[Co(CN)¢]) sa vyvija vodik, atd’.
Poznavame, Ze konstituenty plynného vodika a kyslika su taktiez obsiahnuté vo vode. Tymito
konstituentami su atdomy vodika a kyslika.

Nespocetnymi pokusmi sa dokdzalo, Ze v prirode existuje obmedzeny pocet konstituentov
chemickych latok, ktorymi su atomy. Atomova teoria sa zakladd na experimentdilnom zdklade
vykonanim velkého poctu pokusov. K jej ustaleniu doslo v empirickom obdobi vyvoja chémie
ked’ sa uplatnilo kvantitativne skumanie chemickych premien.

Atém je navonok elektroneutralna mikrocastica, ktora pozostava z jediného atomového jadra
a elektréonového obalu. V atomovom jadre je sustredena prevazna Cast hmotnosti atomu
a pozostava z ur¢it€ho poctu protéonov (kladne nabitych elementarnych Castic, p) a neutronov
(elektroneutralnych elementarnych castic, n). V elektronovom obale atdomu je rovnaky pocet
elektronov (zaporne nabitych elementarnych castic, e¢7), ako protonov v jeho jadre. Pocet
protonov obsiahnutych v jadre definuje atomové cislo Z (syn. protonové cislo).

Chemicky prvok je abstrakcia v podobe siboru atdbmov s rovnakym proténovym cislom.
Komentar. 1. Pri pojme prvok sa abstrahuje od poctu atdomov, od konkrétneho zlozenia
atomovych jadier, ako aj od chemickej Struktury latky.

2. Kazdému chemickému prvku prislicha medzinarodne dohodnuty symbol (jedno- alebo
dvojznakovy) odvodeny od jeho nazvu. Prvky zoradujeme do periodického systému podla
rastu Z.

3. Obsahom periodického zakona je tvrdenie, ze vlastnosti prvkov su periodickou funkciou ich
atomového Cisla. Grafickym vyjadrenim periodického zakona je periodicka tabulka.
Z mnohych foriem periodickej tabul’ky sa dnes najcastejSie pouziva dlha forma.

Chemicka latka (syn. chemické individuum) je druh latky urcit¢ho atomového zloZenia,
charakteristickej Struktary, charakteristickych fyzikalnych a chemickych vlastnosti. Triedime
ich na jednoduché latky a zluceniny:

e Jednoduch4 latka je chemické individuum zlozené z atémov jediného prvku.

e Zlucenina je zlozena latka pozostavajuca z navzajom viazanych atomov viacerych prvkov.
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Komentar. 1. Chemické latky pozname podl'a ich charakteristickych fyzikalnych a chemickych
vlastnosti. Medzi ne zarad’'ujeme napr. tieto: voda, sira, grafit, oxid uhli¢ity, kyselina sirova a
glukoza.

2. Voda — H,O je chemicka latka bez ohl'adu na skupensky stav: v podobe l'adu, kvapalnej
vody alebo vodnej pary. Kuchynsku sol’ (halif) pozndme ako tuhu krystalicka latku, ktora sa da
zohrievanim roztopit’ a pri dostato¢ne vysokej teplote previest’ do plynného stavu. Vo vsetkych
skupenskych stavoch ma halit zlozenie NaCl.

3. Jednym z prvkov je uhlik, pricom este nesSpecifikujeme Struktirne usporiadanie jeho atdmov.
Grafit a diamant st jednoduché latky zlozené iba z atomov uhlika, pricom sa odliSuji prave
v Struktirnom usporiadani atémov. Oxid uhli¢ity CO, a oxid uholnaty CO su zluceniny
pozostavajuce z atdbmov uhlika a kyslika.

Na zaklade vazenia, pripadne merania objemu plynov sa sformulovali nasledovné empirické

zakony chémie.

a) Zdkon stalych zlucovacich pomerov (J.L. Proust, 1799, J. Dalton,
1803): zlozenie chemickej zluceniny je vzdy rovnaké a nezdvisi
od spdsobu jej pripravy (plati pre tzv. daltonidy ale neplati pre
bertolidy — latky premenlivého zloZenia v tuhom stave);

b) Zdikon nasobnych zlucovacich pomerov (J. Dalton, 1803): pri
tvorbe viacerych zlucenin dvoch (viacerych) prvkov su
hmotnosti jedného prvku pripadajuce na jednu a ti isti hmotnost’
iného prvku v pomere malych celych ¢isiel.

c) Zadkon stalych objemovych pomerov (J.L. Gay-Lussac, 1808):
vzajomny pomer objemov plynnych reaktantov i produktov
chemickej reakcie (pri rovnakych stavovych podmienkach) je John Dalton

, PR (1766-1844)
pomerom malych celych Cisiel.

d) Avogadrov zdkon (A. Avogadro, 1811): rovnaké objemy I'ubovolnych plynov obsahuji pri
rovnakej teplote a rovnakom tlaku rovnaky pocet molekul.

e) Zakon ekvivalentov: prvky sa zluCuji v takom pomere svojich hmotnosti, ktoré su umerné
prislusnym ekvivalentom. (Chemicky ekvivalent, Eq, je hmotnostnd cast’ prvku alebo
zluceniny, ktora sa moze zIucit' s 1,0079 jednotkami hmotnosti vodika, alebo ich v
zlucCenine nahradit’.)

Komentar. 1. V plynnom stave vodik reaguje s kyslikom za vzniku vody. Aj pri nadbytku
jedného z reaktantov vznika voda konsStantného zlozenia. Nevznikaju tak napr. latky zlozenia
H;0, HO,, H,09 apod. Vodu mozno pripravit aj inymi reakciami, napr. neutralizaciou
oxoéniovych H3O" a hydroxidovych OH™ iénov, kondenzaciou oxokyselin (napr. H,SOy),
esterifikaciou (reakciou organickej kyseliny s alkoholom), uvolnenim z niektorych
krystalickych latok (tzv. krystalova voda), spalenim metanu CH4 a pod. Vo vsetkych tychto
pripadoch vznik4d H,O, v ktorej je pomer atomov H:O = 2:1. Potvrdzuje sa tak zékon stalych
zluCovacich pomerov.

2. Existuje vSak aj ind binarna zlicenina kyslika s vodikom — peroxid vodika H,O,, v ktorom je

pomerné zastipenie atomov H:O = 2:2. Tymto sa potvrdzuje zdkon nasobnych zluCovacich

pomerov.

3. Pri reakcii plynného vodika H, s plynnym kyslikom O, sa potvrdzuje zakon stalych

objemovych pomerov, nakol’ko reaktanty (napr. pri izbovej teplote a atmosférickom tlaku) len

v pomere objemov V(H;):/(0;) = 2:1 zreaguji kvantitativne bez zvysku.

4. Pri elektrolyze vody sa vyvija divodik a dikyslik. Objemy tychto plynov pri rovnakej teplote

a tlaku spinajti vztah V(H,)/n(H,) = V(0,)/n(0,) = const., &o je obsahom Avogadrovho zakona.

(Konstantny faktor vyplyva zo stavovej rovnice idealneho plynu, const = R7/p.)
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5. Pri reakcii vapnika s vodou sa vyvija divodik. Vapnik formalne nahradzuje dva vodiky: Ca
& 2H. Plati m(Ca)/m(H) = Eq(Ca)/Eq(H) = n(Ca)/2-n(H). Ekvivalent vapnika sa urc¢i z hodnoty
molovej hmotnosti takto: Eq(Ca) = Eq(H)-M(Ca)/2-M(H) = (1,0079 g)-(40,0780 g mol ™)
/(21,0079 g mol™') = 20,039 g. Skratene, je to hodnota molovej hmotnosti vydelena
valentnost'ou vapnika a vyjadrend v jednotkach g.

Pokus: Overenie Avogadrovho zakona.

Pripravime si vanicku napustent do polovice vodovodnou vodou,
dva stojany s lapakmi a dva mensie odmerné valce (10 cm?), ktoré
naplnime vodou po okraj. Kazdy valec upchame prstom, otoc¢ime,
ponorime do vanicky a upevnime na stojan tak, aby v nich zostala
voda. Do valcov zospodu vlozime medeny, na konci odizolovany
drotik a pripojime na zdroj jednosmerného pradu (batériu). Pre
zvysenie vodivosti vody priddme vhodnu sol’, napr. K,SO4. Voda
sa elektrolyzou rozklad4 na plynny vodik a kyslik, ktoré postupne
vyplhajii odmerné valce a vytlacaju s nich vodu. Zaznamenavame,
7e objem plynu vyvijaného na drétiku pripojenom ku kladnému
polu zdroja (anoda) je iny ako na opacnom pole (katdoda). Na Amadeo Avogadro
andde sa vybijaju aniony OH a menia sa na O,, zatial ¢o na (1776-1856)
katode sa vybijajii kationy H;O" za vyvoja H,, ktorého objem je
dvojnasobny. Valec naplneny vodikom vytiahneme z vody a podchytime palcom. Prilozime ho
k otvorenému plameiiu kahana a uvol'nenim palca umoznime zapalenie vodika za ,,Steknutia®
(je to retazova reakcia vybuchu).

Reakcia horenia vodika sa vyuziva napr. pri dosiahnuti vysokych teplot (napr. na tavenie
kremenného skla, na pohon raketoplanu), pretoze sa pri nej uvoliiuje zna¢né teplo. VyuZitie
tohto tepla je vSak len obmedzené alen v malom rozsahu sa d4 premenit’ na pracu. Na
Hinteligentnu premenu chemickej energie uloZenej v plynnom vodiku na pracu slazia
v sucasnosti palivové clanky.

Cist4 latka je tvorena jedinou chemickou latkou (zlu¢eninou alebo jednoduchou latkou). Jej
zloZenie a vlastnosti sa d’al§im ¢istenim uZ nemenia. Napr. ¢ista latka je CO, CO, a pod. Cista
latka pozostava z jedincov (entit) jediného druhu. Jedincom sa rozumie:
a) atom, ak ide o latku s atbmovou stavbou (napr. Ar, Cu, diamant),
b) molekula, ak ide o latku s molekulovou struktarou (napr. P4, H,SO,),
c) subor castic vyjadreny funkénym vzorcom (napr. KCI, NaNO;, Ca3(POy),,
ZHSO47H20)

Vzhladom na velmi mahi hmotnost atémov a molekil (radovo 107 kg) pozorovatelné (napr.
vazitelné) mnozstvo latky obsahuje velky pocet castic. Chemické deje prebiehaju medzi
Casticami, pricom hmotnost zucastnenych castic nie je podstatnou velic¢inou, ale pocet castic.
Preto pre chémiu je omnoho praktickejsie vyjadrovat mnozstvo latky nie pomocou hmotnosti,
ale veliciny, ktord je umernad poctu castic.

Latkové mnozstvo, n(L) [mol], je veliCina, ktora je imerna poctu jedincov tvoriacich chemicku

latku.

e 1 mol je latkové mnozstvo ststavy, ktord obsahuje prave tol’ko jedincov, kol'ko je atomov
v 12 g (presne) uhlika 12c.

¢ Konstanta vyjadrujiica pocet jedincov v 1 mol latky sa nazyva Avogadrova konStanta Ny =
6,022 x 10* mol .
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Komentar. 1. Rovnaké latkové mnozstvo latok rézneho zlozenia obsahuje vzdy ten isty pocet
castic, bez ohl'adu na hmotnost jedincov a ich Struktirne usporiadanie (obr. 2.1).
2. Pri zavedeni jednotky mol sme neSpecifikovali, ¢i atdmy uhlika konstituuji jeho latkovia
formu diamant, alebo grafit. Explicitne sa uviedlo, Ze ide o uhlik 12C, &m sa mysli jeden z jeho
izotopov (pozri nizsie).
3. Pocet castic, N(L), v latke je vyjadreny vztahom

N(L) = Nx n(L)
4. Avogadrova konStanta sa stanovuje experimentalne, a preto je urcend iba na obmedzeny
pocet Cislic.

e 0 o0 o o e 08 O S BB
o o 0 o o 08 09 O e e N S
o 6 o0 O o e 09 @ I e
e 0 00 (¢ JNe J¢ J¢ ) D DD D

Obr.2.1. Rovnaké latkové mnozstvo latok rozneho zloZenia.

Bolo by mylné sa domnievat, ze vsetky atomy uhlika maju rovnaku hmotnost. Ako uz bolo
spomenuté, atom pozostiva z elektronového obalu, a z atomového jadra tvoreného protonmi
a neutronmi. Pocet protonov definuje atomové cislo Z. Pre uplnu charakterizdciu atomu
potrebujeme Specifikovat’ bud pocet neutronov v jadre, alebo celkovy pocet protonov
a neutronov v jadre.

Nukledénové Eislo 4 jadra vyjadruje tthrnny pocet protonov a neutrénov v jadre.
Nuklid je subor atomov, ktoré maju rovnaké protonové a rovnaké nuklednové cislo. Tieto Cisla

sa uvadzaju ako indexy pri symbole prvku v tvare ;X .

Komentdr. Napr., 33U vyjadruje bliZie neuréeny pocet atomov urdnu, ktorych jadro obsahuje
92 proténov a 235 — 92 = 143 neutrénov. Symbol *C oznaluje subor atémov uhlika, ktorych
jadro obsahuje 6 proténov a 6 neutrénov. ~C je iny nuklid, ktory obsahuje 6 proténov a 7
neutrénov v jadre. Hmotnost’ atomu "C je vzhladom k '*C vi&sia prave o hmotnost’ jedného
neutronu (ak zanedbame hmotnostny ekvivalent energie tvorby jadra).

Izotopy prvku su nuklidy s rovnakym protonovym cislom Z, ale
odlisnym nukleénovym c¢islom A. LiSia sa iba poctom neutronov
v jadre.

Komentdr. Napr., 'H — procium (jediny proton), ’H — deutérium
(jeden protén a jeden neutron), H — tritium (jeden protén a dva
neutréony) su tri zname izotopy vodika. Fyzikalne vlastnosti
izotopov st si vel'mi podobné a chemické vlastnosti su prakticky
totozné. Znamena to, Ze chemické vlastnosti prvkov nie su
ovplyviiované neutronmi v atdmovom jadre, ale iba elektrickym
nabojom jadra. (Za prace v chémii radioaktivnych latok a objav
izotopov dostal Nobelovu cenu F. Soddy.)

2. Viacsina prirodnych prvkov je zmesou niekolkych izotopov,

Frederick Soddy

, ) , . v . . s 14 1877-1956
ktorych pomerné zastiipenie moze mierne kolisat’ podla latok z Nobilova cena: )1921

roznych prirodnych zdrojov.
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Chemici prvky , extrahovali® z prirodnych zdrojov. Za dokaz
existencie nového prvku sa isty c¢as povazovala potreba predlozit
zneho zlozenu jednoduchu latku. Takto napr. M. Curie-
Sklodowska extrahovala z 1 tony uranovej rudy (smolinca) 1 g
cistého radia. Atomy prvkov sa tiez povazovali za nedelitelné
a navzajom nepremenitelné entity. Inymi slovami to vyjadrovalo
negativiu skusenost alchymistov, Ze nie je mozné premenit’ ortut
na zlato. Tato hypotéza obstoji aj v dnesnom ponati ak spresnime,
ze ortut sa nedd premenit na zlato chemickymi postupmi
(reorganizdciou elektronového obalu). Ked' si uvedomime, Ze
protonové cislo zlata je 79 a ortuti 80, potom premenou jedného
protonu v atome ortuti na neutron by sa pripravil nuklid zlata.
Takdato premena je naskutku moznd vyvolanymi jadrovymi
reakciami (ich ndkladnost je vSak velmi vysoka). Premeny
(transmutacie) prvkov su bud spontanne (radioaktivita), alebo
vyvolané (v jadrovych reaktoroch, napr. vyroba plutonia,
a urychlovacoch castic). Za syntézu novych radioaktivnych prvkov
ziskali Nobelovu cenu manzelia Jean Frédéric a Iréne Joliot-
Curie.

Prvky a ich izotopy v pozemskych prirodnych zdrojoch sa utvdrali
v procese vyvoja vesmiru a slnecnej sustavy. Preto nie je
prekvapivé, zZe na réznych miestach zemskej kory a v atmosfére
zastupenie jednotlivych izotopov toho istého prvku nie je
konStantné. To md za ndasledok, Ze wurcité latkové mnozZstvo
izolovanej jednoduchej latky bude mat'" mierne premenlivi
hmotnost, podla aktudlneho zastupenia jednotlivych izotopov. Tato
kolisavost je vo vdcsine pripadov nepodstatnd, a preto sa mozeme
opierat o istu strednu hodnotu hmotnosti vztiahnutej na jednotku
latkového mnozstva.

Ak oznacime hmotnost’ jednej Castice my, potom hmotnost’ latky m(L) mozno zapisat’ v tvare

m(L) =my N(L)

¢o po dosadeni za pocet Castic N(L) = Na n(L) dava
m(L) = [my, Na] n(L) = M(L) n(L)

Komentar. Pod hmotnostou jednej ¢astice rozumieme:

Maria Curie-Sklodowska
(1867-1934),
Nobelova cena: 1903
(fyzika). 1911 (chémia)

A

Iréne Joliot-Curie
(1897-1956)
Nobelova cena: 1935

e hmotnost’ jedného druhu nuklidu (teda kazdy jeden atém je identicky ¢o do zloZenia jadra),
e priemernt hmotnost’ atdbmov prvku, ktora zohl'adituje izotopové zlozZenie a pomerné

zastupenie izotopov (v prirodnom alebo umelom zdroji),

e priemerni hmotnost’ molekul alebo inych chemickych jedincov ziskanu s¢itanim

priemernych hmotnosti atdbmov prvkov.

Molové hmotnost, M(L) [g mol™'], je intenzitna veli¢ina vyjadrujiica hmotnost’ jedného molu

latky L a je zavedend vztahom
M(L) = my Na = m(L)/n(L)

Molova hmotnost’ M(L) vyjadrena jednotkou g mol™" sa &iselne rovna:

1. relativnej atdbmovej hmotnosti 4, (X)=L12
1/12 m("C)
Latomova vaha ™),

prvku X (pretrvava aj pomenovanie
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2. relativnej molekulovej hmotnosti M (L) = latky L, ak tato latka je zluceninou

mL
1/12 m("*C)
s molekulovou stavbou (pretrvava aj pomenovanie ,,molekulova vaha*),

My,
1/12 m("*C)

vzorcom {L} = {A,By...} (pretrvava aj pomenovanie ,,vzorcova vaha*).
Prislusné hodnoty sa spocitaju z relativnych atomovych hmotnosti prvkov zastipenych v
zlucenine a nachadzaji sa v chemickych tabul’kach. Napr. pre molovi hmotnost’ vody piSeme
My(H0) = 2-4,(H) + 1-4,(0) = 18,016 (g mol ™).

3. relativnej vzorcovej hmotnosti M ({L}) = latky vyjadrenej stechiometrickym

Komentdr. 1. Relativna atémova hmotnost, A4;, je zndma pod synonymami atomovd viha
a strednd atomova hmotnost. Zopakujme, ze relativna atdbmova hmotnost’ je strednd hodnota
atomovych hmotnosti vSetkych izotopov daného prvku vazena ich izotopovym vyskytom
z daného zdroja.

2.Standardnd atémovd viha je definitorickd veli¢ina komisie
IUPAC. Jej hodnoty si uvadzané v periodickej tabulke alebo
v chemickych tabulkédch. Je to veli¢ina, s ktorou chemik aktualne
pracuje (obr. 2.2).

2. Atémova hmotnost, m, [u], je pokojova hmotnost’ atomu
(konkrétneho izotopu) vyjadrend v jednotkach atdbmovej hmotnostne;j
jednotky (,,unified atomic mass units*) oznacenych ako ,,u“, 1 u =
1,660 x 10" kg.

3. Vynimo¢nym je pripad litia, ktorého relativna atdmova hmotnost’
moze kolisat’ v rozmedzi 6,939 az 6,996 podl'a miesta povodu, hoci
jeho standardna atdbmovu vahu definuje [IUPAC ako 6,941(2). Theodore W. Richards
4. Hmotnosti atdbmov sa dnes experimentdlne stanovuju a (1868-1928)
porovnavaju hmotnostnou spektrometriou. V minulosti ziskal Nobelova cena: 1914

Nobelovu cenu T. H. Richards ,,za jeho urcenie atomovych vah
vel'kého poctu prvkov”.

5. Pri umelo pripravenych prvkoch izotopové zastipenie zavisi od spésobu pripravy a nie od
prirodzené¢ho vyskytu. Na mieste Standardnej atdmovej vahy sa v hranatej zatvorke uvadza
nuklednové Cislo jeho najstalejSieho izotopu.

300
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Obr. 2.2. Standardné atémova vaha v zavislosti od proténového &isla Z.
(PIna ¢iara vyjadruje prispevok od protéonov.)
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Priklad. Ak napr. vzorka chléru obsahuje 75,4 % izotopu *°Cl a 24,6 % izotopu °’Cl, potom
priemerna relativna atomova hmotnost’ priblizne je 4, = 35 x 0,754 + 37 x 0,246 = 35,49. Tato
hodnota je blizka k experimentalne stanovenej relativnej atdbmovej hmotnosti A(Cl) = 35,453.
(Pri nasom odhade sme nezapocitali rozdiel medzi hmotnostou protéonu a neutréonu, ako aj

hmotnostny ekvivalent energie uvolnenej pri tvorbe jadra.)

Pokus: Stanovenie relativnej atdbmovej hmotnosti kovovych prvkov.

V aparattre na elektrolyzu pripravime roztok CuSO4. Do obvodu
zapojime ampérmeter, aby sme mohli odmerat velkost
pretekajuceho elektrického pradu 7 [A]. Katédu vo forme tenkej
zavesenej medenej platnicky najprv vyleStime a odvazime. Po
zapojeni odvodu zaznamename ¢as pokovovania ¢ [s] a po vyluceni
dostatocného mnozstva medi katédu odvazime, Am [g]. Podla
spojené¢ho Faradayovho zakona plati, ze hmotnost’ latky vylucene;j
elektrolyzou je priamo imerna naboju preslého elektrolytom, t.j.
Am = A-q, kde g = It je naboj a A = M/zF je elektrochemicky
ekvivalent uréeny molovou hmotnostou M, nabojovym Ccislom
vylaceného i6nu (z = 2) a Faradayovou konStantou F' = Np-e =
96500 As mol™'. Potom molovd hmotnost sa vypodita M
Am-z-F/It. Vysledok mé byt blizky k hodnote M = 63,5 g mol ™.

Michael Faraday
(1791-1867)

Molova veli¢ina (oznaovand v tvare X,) je vyjadrend podielom extenzitnej veliCiny a
latkového mnozstva. Vzt'ahuje sa na jednotkové latkové mnozstvo, napr. molovy objem V3, =

V/n, molova entalpia Hy,, = H/n alebo molova hmotnost’ M = m/n.

80

Molovy objem, V, /cm® mol™!

Dmitrij Ivanovic¢
Mendelejev
(1834-1907)

Obr. 2.3. Molovy objem jednoduchych latok v zavislosti od protonového cisla.

Molovy objem latky, V(L) [m® mol™'], je intenzitna veli¢ina vyjadrujica objem 1 mol latky

V(L) = M(L)/n(L)

Komentar. 1. Molovy objem nie je potrebné tabelovat’, pretoze sa dd jednoducho vyjadrit

prostrednictvom molovej hmotnosti a hustoty nasledovne
V.=Vin=m/p)/(m/M)=M/p
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e Pre CaCO; (p=2,8 g cm™>, M = 100,089 g mol™") dostaneme ¥y, = 35,7 cm’ mol™". To
znamend, 7e 1 mol kriedy tvaru hranola o zakladni 1 cm” zabera dizku priblizne 36 cm, teda
asi tri a pol kriedy.

e Pre kvapalna vodu pri teplote 20 °C (p=0,9971 g cm™, M = 18,016 g mol ") dostaneme V;,
= 18,068 cm’ mol™'. Znamen4 to, Ze 1 mol vody zabera objem necelych 20 ml.

2. Molovy objem prejavuje periodicitu — opakovanie minim a maxim v zavislosti od

proténového Cisla Z prvku, a ktorého je utvorena jednoducha latka (obr. 2.3). Molovy objem

jednoduchych latok sledoval L. Meyer (1870) ako zavislost od relativnych atémovych
hmotnosti. Tieto a d’alSie poznatky inSpirovali D. 1. Mendelejeva (1869) k formulécii
periodického zékona.

Stihrnom konStatujeme, Ze mnozstvo Cistej latky L vyjadruju tieto veliciny:

a) hmotnost’ m(L),

b) latkové mnozstvo n(L),

¢) pocet Castic N(L),

d) objem V(L).
Uvedené suvislosti ilustruje obr. 2.4. Podl'a neho pocet Castic N, kazda o hmotnosti m;, dava
prave latkové mnozstvo np = 1 mol. Jeho hmotnost’ sa rovnd molovej hmotnosti my = M(L).
Cela sustava o hmotnosti m(L) je n(L)-ndsobkom jednotkového latkového mnozstva.

n,m, N,V

K.... o 0 o o e 0 0o o o 0 0o 0
| o e 00 o 000 o 0o 00 o 0o 00
mL e 0 00 o 0 0 0 o 0o 0 0 o 0 0 0

o 0 00 o 0 00 o 0 00 o 0 o O
- -

ny=1mol

my = M(L)

Ny =N,

VO=Vm

Obr. 2.4. Vztahy medzi hmotnost'ou, latkovym mnoZstvom a po¢tom castic Cistej latky.

N, = N(L)/n(L) V(L) = V(L)n(L)

— ) -=—————

N(L) M(L) = m(L)/n(L) V(L)

= m()

m, = m(L)/N(L) L) = mL)V(L)
Obr. 2.5. Prepocty veli¢in vyjadrujucich mnozstvo Cistej latky.
Pri vzajomnych prepoctoch veli¢in vyjadrujucich mnozstvo Cistej latky sa mozno opriet’ o

mnemotechnicki pomdcku uvedenti na obr. 2.5. Na vyjadrenie extenzitnych veli¢in sa
pouzivaju intenzitné veli¢iny M(L) a p(L), ktoré st uvadzané v chemickych tabulkach.
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3 Voda a chemicka §truktura

Pojmy: zlozenie atdbmu, izotop, izobar, elektricky naboj, zdkon zachovania elektrického nédboja,
ion, kation, anion, ionizacnd energia, elektronova afinita, elektronegativita, Paulingova
elektronegativita, Mullikenova elektronegativita, efektivny naboj, oxidacné cislo, chemicky
vzorec, stechiometricky vzorec, molekulovy vzorec, funkény vzorec, Struktarny vzorec,
elektronovo-struktirny vzorec, mezomérna Struktira, Niggliho vzorec, izoméria, enantiomér,
tautoméria, konformér, nerigidne molekuly, polymorfia, alotropia, monotropna premena,
enantiomorfna premena, izomorfia, zmesovy krystal, izotypia.

Ked' sa v chémii ustalil pojem atom, v zmysle jedinecnej a chemicky

nepremenitelnej entity, fyzikalnym vyskumom sa postupne zistila

jeho Struktura. Pritom sa pouzivali jednoduché detekcné techniky,
najmd fotografickd platiia a hmlova komora.

o JJ. Thompson zistil (1897), Ze atom mozZe byt zdrojom Castic,
ktoré sa v elektrickom poli pritahuju k polu, ktory bol
definitoricky zavedeny ako kladny pol. Tymto spésobom bol
objaveny elektron. Jeho naboj stanovil R. A. Millikan (1909).

e W.C. Rontgen zaznamenal (1895), Ze rozieravend Spirdla

Wilhelm Conrad Rontgen

(katoda) emituje elektrony, ktoré po urychleni a dopade na (1845-1923)
antikatodu (anodu) sposobuju vysielanie prenikavého Ziarenia. Nobelova cena: 1901
Nim objavené X-luce boli neskor premenované na réntgenove

Ziarenie.

o H. Becquerel pozoroval (1896), ZzZe niektoré latky (urdn

obsiahnuty v minerdli smolinec) su zdrojom Ziarenia, ktoré bolo
pomenované ako radioaktivne Ziarenie. Radioaktivne Ziarenie sa
v elektrickom poli rozdelilo na prud kladnych castic (a-Castice),
zapornych Castic (p-Castice) a prud elektroneutralneho Ziarenia
(y-Ziarenie). Neskor boli a-castice identifikované ako jadra
atému hélia *He a B-castice ako priid elektrénov.

o E. Rutherford so spolupracovnikmi zistil (1909), Ze tenkd zlatd
folia vystavend prudu kladne nabitych o-castic vicsinu z nich

prepusta bez zmeny drahy, istu malu cast' (1:8000) vsak odrdza Ernest Rutherford
spdt. Rozborom experimentov usudil, Ze v atome existuje (1871-1937)
sustredenie kladného naboja vo velmi malom objeme, a tak Nobelova cena: 1908

objavil atomové jadro. Neskor identifikoval proton (1918).
o J. Chadwick (1932) objavil elektroneutrdlnu casticu — neutron, n.

Pri atomovych jadrdch rozliSujeme tieto l'ahko-spodobitelné pojmy:

e Izobary su rozne nuklidy s rovnakym nukleénovym ¢&islom 4, ale odliSnym proténovym
gislom Z. Napr. j9Ar, J0Kr a 3 Ca.

e Izotopy prvku st nuklidy s rovnakym protonovym cislom Z, ale odliSnym nukleénovym
¢islom 4. LiSia sa iba po¢tom neutrénov v jadre. Napr. ;U a 35U .

S pojmom elektricky naboj sme uz pracovali. Asi by nas vSak zaskocila uloha elektricky ndaboj
primerane definovat. Je to novd pojmovd kategoria, ktord mnevyplyva z inych. Elektrickd
diformia — teda existencia kladného a zaporného naboja, je univerzalnou vlastnostou hmoty.
Cely subor elektrickych a magnetickych javov spociva v existencii, pohybe a interakcidach
elektrickych nabojov.
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Elektricky ndboj (¢ [As]) je nositel’ elektrickych a magnetickych vlastnosti Castic spojeny s
hmotnym objektom. Je to extenzitnd skaldrna veli¢ina nadobudajica zdpornu, nulovu, alebo
kladna hodnotu. Elementarny naboj e = 1,602 x 107"’ As je kvantum elektrického néboja.

Zakon zachovania elektrického naboja vyjadruje, ze sucet elektrickych nabojov zostava
konstantny pri vSetkych procesoch prebiehajicich v izolovanej sustave. Jeho zapisom je

Z q; = const

alebo ked’ posudzujeme zmenu naboja po prebehnuti deja
Ag=0
Komentar. 1. Zakon zachovania elektrického naboja je zakladom nabojovych bilancii.
Bilancovat’ mozno:
a) naboje Castic g;, napr. v reakcii typu R(reaktanty) — P(produkty),
b) oxida¢né cCisla N, atdomov alebo atdomovych skupin vyjadrujuce formalne rozdelenie
valen¢nych elektronov v Castici.
2. Do istej doby sa predpokladalo, ze elementarny naboj nie je delitelny. NeskorSie vyskumy
potvrdzuju existenciu tzv. kvarkov s tretinovou hodnotou elementarneho naboja.
3. Elektricky naboj elektronu je g = —e, protonu je g = +e a neutrénu g = 0.

Elektronovy obal atomu ma svoju Specificku Strukturu urcenu principmi kvantovej mechaniky.
Elektronova Struktura atomu podmienuje jeho fyzikdalne a chemické viastnosti. Priddavanim
elektronov k holému atomovému jadru sa postupne uvolnuje vizbova energie. Hovorime, Ze
elektrony su viazané k atomovému jadru. Naopak, dodanim potrebného mnozstva energie
mozno elektrony postupne z atomu uvolnit. Experimentdlne sa potvrdilo, ze elektrony, hoci su
navzajom nerozliSitelné castice, nie su putané k jadru rovnakou energiou. Hovorime, Ze
obsadzuju diskrétne energetické hladiny. Pri tvorbe ionov z elektroneutralnych atomov
definujeme pojem ionizacnej energie a elektronovej afinity.

Ion je Castica odvodena od atomu, v ktorej je nerovnaky pocet elektrénov v obale a pocet
protonov v jadre.

e Anidn ma vacsi pocet elektronov a navonok nesie zaporny naboj.

o Katién ma vacsi pocet protonov a navonok nesie kladny naboj.

Na odtrhnutie elektronu od atomu je potrebna energia niekol’ko eV (napr. pre atom vodika 13,6
eV, pre najpevnejsie viazané 1s-elektrony atomu sodika 1071,8 eV).

Ioniza¢nd energia Ej,, atdbmu je energia potrebna na odtrhnutie
(dostatocné oddialenie) elektronu od atomu. Rovnicu ionizacie
atomu, teda tvorbu katidénu, zapiSeme v tvare

A > A" +e, AE=Eion(A)
Pri odtrhnuti druhého elektrénu zavadzame 2. ioniza¢ni energiu

A" > AT +e, AE = Eiona(A)
pricom sme zaviedli dolny index na oznacenie poctu odtrhnutych
elektronov.
Komentar. 1. Eio, (tiez I) méa vzdy kladni hodnotu, pretoze vol'ny

U 8
Karl M.G. Siegbahn

atom ma mensiu energiu ako kation a volny elektron. (1886-1978)

2. loniza¢né energie kovovych prvkov su malé, ¢o znamena, ze ich Nobelova cena: 1924,
valen¢né elektrony su slabo puatané k atomu. Pri nekovovych ,,za objavy a vyskum na
prvkoch st ioniza¢né energie velké. Pre porovnanie: Ejon(Na) = 5,1 poli rontgenovej

eV, Eion(Cl)=13,0 eV. spektroskopie*
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3. DalSie ionizacné energie su vzdy vicsie, lebo zvysné elektrony st k atdbmu putané stale

vacSou elektrostatickou silou.

4. Ionizacné energie prejavuju periodicitu — opakovanie minim a maxim v zdvislosti od

proténového ¢isla prvku (obr. 3.1).

25

QHe

20 +

leV

ion

lonizaéna energia, E.

8 91011

Obr. 3.1. Periodicita prvych ionizacnych energii atomov.

Elektronova afinita E, atdbmu je energia potrebnd na dodanie dalSieho elektronu k atomu.

Rovnicu tvorby aniénu zapisujeme v tvare
At+e,>A,AE=EA)

Pri dodani d’alSicho elektronu zavadzame 2. elektronovu afinitu
A +e > A7, AE = Eea(A)

Komentar. 1. Hodnota E., (tieZ A) je spravidla zdpornd a mald, o znamend, ze dodany
nadbytocny elektron je putany v anione len slabo. NajzapornejSie elektronové afinity maju

atomy halogénov, napr. E,(Cl) =-3,6 eV.

2. V starSej literature sa uvadza hodnota elektronovej afinity s opacnym znamienkom, t.j. ma

vyznam energie uvolnenej v procese prijatia elektronu.

3. Podobne ako pri atome, aj molekulovy i6n mozno utvorit' reakciou ionizacie (tvori sa
molekulovy kation) alebo reakciou elektronovej afinity (tvori sa molekulovy anién) od
elektroneutralnej molekuly. Potom tiez definujeme ionizacn energiu a elektronovu afinitu

molekuly.

Schopnost atomov putat valencné elektrony je rozlicnda. Tuto
skutocnost'  kvantifikoval L. Pauling (1932) zavedenim pojmu
elektronegativita Opieral sa pri tom o experimentdlne hodnoty
disociacnych energii E4p (energii potrebnych na roztrhnutie
chemickej  vizby)  dvojatémovych —molekul.  Dalsiu  §kdlu
elektronegativity navrhol R.S. Mulliken (1934). Postupom casu
boli navrhnuté aj iné Skdly elektronegativity, napr. podla Allreda-
Rochowa, Bacanova, Gordyho, Sandersona a Zhanga, ktoré
mozno ndjst ako tabelované hodnoty v chemickej literature. V
chémii sa zmena energie sustavy podla ldatkového mnozstva nazyva
chemicky potencidal. Preto sudobd definicia elektronegativity
znamenda zdporne vzatu hodnotu chemického potencidlu.

&

Linus Carl Pauling
(1901-1994)
Nobelova cena:

1954 (chémia), 1962 (mier)
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Elektronegativita je abstraktny pojem vyjadrujici odpor atomu voc¢i zmene poctu elektronov.

Zapisuje sa ako zaporne vzatd zmena energie atomu pri zmene poctu elektronov, teda

y=-dE/dN

1. Podla Paulinga je rozdiel elektronegativit dvoch prvkov 4 a B vyjadreny vztahom

|ZP(A) - ZP(B)| =ClE, ;- (EA—AEB—B)I/z]I/Z

kde C = 0,102 je konStanta umernosti (v pripade, ze disociacné energie su v jednotkach kJ
mol ™). Zakladom Paulingovej §kaly elektronegativity je hodnota postulovana pre atom vodika,
xe(H) = 2,1 (bezrozmerné ¢islo). Paulingove elektronegativity sa zvyknt uvadzat’ v periodicke;j
tabul’ke prvkov ako ¢isla pri symbole prvku.

2.

uvolnenej energie v procese tvorby iénov, teda

Komentdr. 1. Mald hodnota elektronegativity znamend, Ze atém
ochotne uvol'nuje svoje valencné elektrony v prospech atému s vicSou
elektronegativitou. NajmenSiu hodnotu elektronegativity maja
alkalické kovy a najvicsiu halogény. Pre porovnanie: y,,(Na)= 1,30 \
eVa y,(Ch=_8,71eV. Robert Sanderson
2. Mullikenove a Paulingove elektronegativity su v pribliznom vzt'ahu

am(Ad) = 3,15 ye(4). Nobelova cena: 1966
3. Elektronegativita prejavuje periodicitu — opakovanie minim a “za prace ohl'adne
maxim v zavislosti od protonového &isla prvku (obr. 3.2). chemickych vizieb a

Mullikenova elektronegativita xy/eV

Podla Mullikena je elektronegativita dana priemerom dodanej a

I =(E,, —E,)/2 [eV]

on

Mulliken
(1896-1986)

elektronovej Struktury

12 4

10

Paulingova elektronegativita 7p

Obr. 3.2. Periodicita Mullikenovych a Paulingovych elektronegativit prvkov.

Hlavné znaky atomov v zluCenom stave st nasledovné.

l.

Efektivny naboj vyjadruje skutocnost’, ze atdom v zliCenom stave ma zmenSeny alebo
zvacseny zaporny naboj elektronového obalu podla toho, ¢i vizbovému partnerovi s vysSou
elektronegativitou elektrony Ciastocne poskytol, alebo od partnera s menSou
elektronegativitou ich prijal. Vyjadruje sa v nasobkoch elementdrneho naboja (e), pricom
hodnoty mézu byt zaporné aj kladné. BlizSie neurcend hodnota sa vyjadri symbolom &
alebo &'.
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. Oxida¢né ¢islo vyjadruje vysledok mysleného procesu pri ktorom zdielané valenéné

elektrony su uplne priradené vazbovému partnerovi s vicSou elektronegativitou. Vyjadruje
sa v nasobkoch elementarneho naboja (e) a znaci rimskou ¢islicou vpravo hore pri symbole
prvku. Hodnoty sa pohybuji od -1V do VIIL.

Oxida¢né Ccisla tvoria zaklad nazvoslovia anorganickych latok. Priraduju sa podla
nasledovnych pravidiel.

1.

2.

6.

Atom prvku v nezlucenom stave alebo v jednoduchych latkach ma oxidacné ¢islo rovné nule
(napr. Na’, N, Y, CO).

Atém vodika v zlti€eninach s nekovmi alebo polokovmi ma oxida¢né Cislo +I (napr. v PHj3,
HCI, GeH4, NyHy). V zlGCeninach s vel'mi malo elektronegativnymi atdbmami kovov je
oxidacné Cislo vodika —I (napr. v hydridoch LiH, CaHy).

. Atom kyslika ma v zliGeninich zvyajne oxidaéné &islo —II (napr. v H,O, SO4>).

Vynimkou je vizba s flusrom v O"F, a pripad navzijom viazanych atémov kyslika v
peroxidoch (0™, superoxidoch (0,)™ a ozonidoch (O3) .

. Oxidacné ¢islo jednoatdomového i6nu sa rovna jeho nabojovému ¢islo — naboju v jednotkach

e (napr. K" ma K', Ce*" ma Cce").

.V zliCeninach neobsahujucich vodik a kyslik sa oxidacné C¢Cisla priraduja podla

elektronegativity zacastnenych atomov: BHIF_I3, KINVO_Hg, (N_HIHI4)ZSVIO_H4, a pod.
Pri tvorbe koordina¢nej zliCeniny sa spravidla nemeni oxidac¢né ¢islo ani centralneho atomu,
ani ligandov, napr. [Fe'(H,0)s]SO4.H,O.

Komentar. 1. V pripade organickych molekal by vysli oxida¢né cisla atomov prvkov
necelistvé, a preto sa neprirad’uji, napr. v C;Hg.

2. V pripade vizby atdmov rovnakého druhu sa vyjadruje oxidacné Cislo celej viacatdmovej
skupiny, napr. H'(N3)" v azoimide, Na's(Ss)™", v pentasulfide sodnom, K'5(S,)"(O™); v
tiosirane draselnom.

Chemicky vzorec vyjadruje zlozenie chemickych latok (zastapenie

atomov v chemickej latke), pripadne i chemickl stavbu (Struktiru)

latky. K chemickym vzorcom patria stechiometricky vzorec,
molekulovy vzorec, funkény vzorec, Strukturny vzorec,

elektronovy Struktirny vzorec, koordinacno-substancny vzorec a i.

e Stechiometricky vzorec (empiricky vzorec) zliceniny vyjadruje
pomer, v akom su zastupené atomy v zlicenine. Ziskava sa ako
vysledok kvantitativnej chemickej analyzy. Stechiometricky
vzorec je napr. HO, CH, CH,, P,0Os, NaCl, SiO,, CH,0 a pod.

e Molekulovy vzorec vyjadruje skutoény pomer atomov v
molekule. Pouziva sa na vyjadrenie zloZenia latok s
molekulovou struktarou, napr. H,O,, C¢Hg, C,Ha, P4O10, a pod.
Viacer¢ zluceniny mézu mat rovnaky stechiometricky, no
rozny molekulovy vzorec, napr. formaldehyd — CH,O, kyselina
octova — C,H40; a glukoza — C¢H;,0e.

Alfred Werner
(1866-1919)
Nobelova cena: 1913
,,Za prace o spajani atomov
v molekulach*

e Funkény vzorec vyjadruje =zlozenie Ccastice z ist¢ho poctu funkénych skupin

(charakteristického zoskupenia atdbmov) viazanych v ur¢itom poradi. Funkéné skupiny st
napr. metyl — CHs, hydroxyl — OH, karboxyl — COOH, fenyl — C¢Hs, amin — NH, a pod.
Pomocou funkéného vzorca zapiSeme anilin ako C¢HsNH,, kyselinu octovii ako CH3;COOH,
peroxodisiranovy anién ako SO30,S05>" a zelent skalicu ako [Fe(H,0)5]SO4.H,0.

Pojem Struktura chemickej latky vyjadruje priestorové usporiadanie atdémov alebo funkénych
skupin v chemickej latke. Struktirny vzorec vyjadruje chemicku stavbu molekuly z atémov
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priCom spojnicami sa vyjadruji priamo viazané atdmy. Priestorové vzt'ahy sa zakresl'uju do
roviny papiera konusmi (ku ndm, alebo od nas). Napr.

H o cl Cl Cl
A\ a AN\ NSNS
H—C c N \ H Fe Fe

H/ \O " CI/ \CI/ \CI

kyselina octova amoniak chlorid Zelezity

Elektronovy Struktirny vzorec popri rozmiestneni atdbmov v priestore vyjadruje rozdelenie

valen¢nych elektronov na vézbové elektronové pary, volné elektronové pary a pripadne

nesparené elektrony.

e Vizbovy elektronovy par sa vyjadruje Ciarkou medzi zicastnenymi atommi (dvoma- a
troma- pri viacnasobnej védzbe),

e volny elektronovy par sa vyjadri ¢iarkou popri svojom atdéme,

e nespareny elektron bodkou,

e v pripade tvorby viaccentrovych vizieb (ked’ elektronovy par zdiel’aju viac ako dva atomy)
sa tato skuto¢nost’ vyjadruje oblukom,

e v pripade aromatickych jadier kolieskom.

N.. \
I |/\I//_Fl H——C——NI| Vo—— "o\
F
= IF N

- H
fluorid dusity kyanovodik peroxid vodika

H

N N / '—B\N.
H . ~ \ e

| O
H —_—

benzén diboran monomér oxidu dusic¢itého

Komentar. 1. Elektronovy Struktirny vzorec nepouzivame tam, kde nie je oddvodnenie
pritomnosti lokalizovanych elektronovych parov, napr. v dikysliku — O,. DokonalejSie
vyjadrenie elektronovej Struktiry molekul dava tedria molekulovych orbitalov.

2. Pri aromatickych zlicenindch je koncepcia lokalizovanych vézieb nevhodna. Napr. v
molekule benzénu nevysta¢ime s jednym Kékuleho vzorcom (6c- a 3m-vézby), ale treba
uvazovat tzv. rezonanciu aspon dvoch Kékuleho vzorcov (pripadne d’alSich Dewarovych

Struktur)
/ nie
© @ Me C/O/ Me—c/O/
N O N\
N N

Analogicky problém nastane napr. pri opise karboxylatov. Problém vyberu najvhodnejSieho
elektronového Struktarneho vzorca, ako aj umelo zavedeny pojem rezonancie odpadnu, ak sa
pouziva univerzalnejSia teoria molekulovych orbitdlov. (Rezonancia nie je fyzikalne
prebiehajuci dej, ale matematicky opis nedokonale vyjadrené¢ho referenéného stavu. )
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Koordina¢no-substan¢ny vzorec (Niggliho vzorec) pre tuhé latky vyjadruje obklopenie atomov
(i6nov) susednymi partnermi v tvare zlomku. Napr. fluorid vapenaty sa zapisuje {CaFgu4},
pretoze kazdy kation Ca®* je obklopeny 6smimi anionmi F~ a kazdy i6n F~ §tyrmi ionmi Ca*".
Vysledok zlomku v podobe racionalnych ¢isiel dava stechiometricky vzorec, teda v uvedenom
pripade CaF,.

Izoméria je jav existencie latky rovnakého zloZenia ale roznej Struktary a tym inych vlastnosti.
Komentar. 1. Izoméry st zlufeniny s rovnakym chemickym zloZenim, ale rozdielnou
geometrickou alebo elektronovou Struktarou Napr. n-butan — CH3;CH,CH,CH3 a i-butan —
(CH3);CH st izomérmi.

2. Izoméry mozno izolovat’ ako chemické jedince.

3. Jednotlivé izoméry sa moézu vyrazne odliSovat vo svojich fyzikalnych, chemickych a
biologickych vlastnostiach. Napr. cis-[Pt(NH3),Cl,] je anti-kancerogénna latka (tzv.

“cisplatina”) zatial’ o jeho trans-izomér je kancerogénne inaktivny a toxicky (obr. 3.3).
NH3\Pt/NH3 NH3
o TN

- Cl N NH, By PV _c
Pt Pt
cl - I

- Pt
N N

cl NH,  Br cl Br cl Br NH,

Obr. 3.3. Geometrické izoméry “Stvorcovych” komplexov:
cis-[PtClo(NHj3),], trans-[PtCl,(NHs),], a tri izoméry [Pt(NH3)BrClpy].

Zakladné triedenie izomérie pri koordina¢nych zluc¢eninach je:
1. stereoizoméria, pri rovnakom pocte atomov a rovnakych védzbach sa izoméry lisia
vzajomnou poziciou (orientaciou) véazieb a atomovych skupin
a) geometricka izoméria (cis/trans, mer/fac),
b) optickd izoméria (neprekryvajuce sa zrkadlové obrazy enantiomérov),
2. Struktirna izoméria, ked’ sa izoméry liSia chemickymi vazbami
a) koordina¢na izoméria (zamenené centralne atomy, napr. [Co(NH3)s][Cr(CN)g] a
[Co(CN)6][Cr(NH3)s]),
b) ioniza¢na izoméria, hydratova resp. solvatova izoméria (zdmena liganda a
nekoordinovanej Castice, napr. [Pt(NH3);Br]NO; a [Pt(NH3);NO,]Br),
¢) vidzbova (,,linkage*) izoméria (vizba réznym donorovym atomom, napr.
[Co(NH3)sONO]CI; s ligandom —ONO a [Co(NH3)sNO,]Cl, s ligandom —NO;.
d) polymerizacnd izoméria pri rovnakom stechiometrickom vzorci (napr. [Pt(NH3),Cl;] a
[Pt(NH;)][PtCL]),
e) ligandova izoméria (ligand mé viac izomérnych foriem, napr. H,NCH,CH,CH,NH,, a
H,NCH,CH(CH3)NH,),
3. osobitné, nové druhy izomérie (koligandova, mostikova, distorzna).

Tautoméria je jav existencie niektorych latok vo wviacerych Struktirnych formach -
tautoméroch, ktoré st zvycajne vo vzajomnej rovnovahe. Tautoméry sa nedaji chemicky
izolovat. Napr. pre kyselinu dusitt a hydroxylamin zapiSeme rovnovahy tautomérov
nasledovne

N \ H\ H\
N—0 - N—O N—O - “N—/0O0
AN / / AN /
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Konforméry s Struktirne formy tej istej latky, ktoré sa odliSujii vzajomnym otoCenim
funkénych skupin. Napr. molekula etanu ma tzv. zabrzdent konformaciu (je stala) a zaclonenu
(je metastabilna) podla vzdjomného natoCenia metyl-skupin.

Nerigidne molekuly vykonéavaji vnutorné pohyby, pri ktorych sa jedna Strukturna forma
premiefia na inil anaspdt bez asistencie vonkajSich vplyvov. Najznamej$im pripadom
nerigidneho spravania sa je inverzia pyramidalnej Struktury molekuly NHj;: molekula kona
periodické prekldpanie svojej pyramidalnej Struktry cez prechodny stav rovinného
trojuholnika (tab. 3.1). Inym prikladom je prechod molekuly PFs od Struktiry trigonalnej
bipyramidy k identickej geometrii cez prechodny stav tetragonalnej pyramidy (tzv. Berryho
pseudorotdcia).

Tabul’ka 3.1. Niektoré nerigidne molekuly

Druh nerigidity Priklad Zmena geometrie Zmena energie

Rotacia metyl- Etén, zacloneny konformér —

skupiny CH;CH3 zabrzdeny konformér \/\/‘\/
e I
>ﬁ<’//, 0 60 120 180 240 300 36
Uhol oto¢enia

Inverzia NH;, PH; pyramida — trojuholnik —
pyramidy pyramida
AN /
e N N
/ \ ! 1 ! !
Suradnica preklapania
Berryho PFs, [Fe(CO)s] trigonalna bipyramida —
pseudorotacia tetragonalna pyramida —
trigonalna bipyramida
‘ \ \_ I ’\.\ \ .‘
l"P* p— P* SUradnica preklapania

Pri tuhych latkach rozliSujeme:
e Polymorfia je jav existencie latky toho istého zlozenia v roéznych krystalickych formach
(modifikaciach) v zavislosti od vonkajSich podmienok (teplota, tlak) — tab. 3.2.

e Alotropicka modifikécia je r6zna Struktirna forma jednoduchej latky. Je to jav polymorfie
pri prvkoch (tab. 3.3).

Tabulka 3.2. Polymorfné modifikacie niektorych zlucenin

Zlucenina Polymorfna modifikécia

ZnS sfalerit (kubicky), wurtzit (hexagonalny)

FeS, pyrit (kubicky), markazit (hexagonalny)

Si0O; oB-kremen, o.,B-tridymit, o,B-kristobalit (crystobalit)
A1203 O(.-A1203 (korund), Y-A1203

Al(OH); a-Al(OH);z (bayerit), y-Al(OH); (gibbsit, tiez hydrargilit)

AlO(OH) a-AlO(OH) (diaspor), y-AlO(OH) (béhmit)
BN hexagonalny, kubicky
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Tabul’ka 3.3. Niektoré alotropické modifikacie nekovov a polokovov

Prvok Alotropické modifikdcie  Zlozenie Struktura, zakladna bunka
B tetragonalny o-B Bsp=4B, + 2B 3D, T50(typ A,), najcastejsi
rombicky o-B spajané B, ikozaédre 3D, R12, metastabilny
rombicky B-B spajané B, ikozaédre 3D, R105, najstale;jsi
amorfny B B, amorfny
C diamant spajané tetraédre 3D, kubicka (A4)
grafit Sestuholnikové vrstvy 2D, hexagonalna (A9)
fullerén molekuly Cgg 0D
P biely tetrahedro-P, 0D
cierny vrstvy 2D, (A17)
¢erveny (amorfny) P, amorfny
As zIty tetrahedro-As, 0D
sivy vrstvy 2D, ortorombicka (A7)
Sb zIty tetrahedro-Sby 0D
sivy vrstvy 2D
0 dikyslik a-O, molekuly O, 0D
dikyslik B-O, molekuly O, 0D
0zbén triangulo-Os 0D
S a-S cyklo-Sg 0D, ortorombicka
£-S cyklo-Sg 0D, monoklinicka
plasticka sira katena-S, 1D
sirny kvet S, amorfny
Se cerveny a-Se cyklo-Seg 0D, monoklinicka
gerveny S-Se cyklo-Ses 0D, monoklinicka
Cerveny y-Se
sivy selén katena-Se, 1D, retazce
&ierny selén Se, amorfnd forma
amorfny Cerveny selén Se, amorfna forma

a) 1D — jednorozmerné retazce, 2D — dvojrozmerné vrstvy, 3D — trojrozmerny skelet, 0D —
molekuly.

Struktarne modifikacie tuhej latky sa li§ia obsahom vnitornej energie. Preto ich mozno
navzajom transformovat’ zmenou stavovych podmienok (zmenou teploty a tlaku). Vyjadrenim
existencie alebo koexistencie faz tuhej latky su fazové diagramy typu p = (7). Premena faz
tuhej latky moze byt vratna (enantiomorfnd), alebo nevratna (monotropna) — tab. 3.4 a 3.5.

Tabul’ka 3.4. Fazové premeny alotropov niektorych kovov s vyznacenim Struktirneho typu

Cr
Mn

Fe

Co

Sn

a-Cr(A2) <225 5 B-Cr(Al)

o-Mn(A12) <285

B-Mn(A13) «1%E 5 §-Mn

Metastabilna forma y-Mn (A6) existuje pod teplotou 523 K

o-Fe(A2) «1ZE 5 v Fe(Al) «BX ;5 §-Fe(A2)

Pri Tc = 1041 K straca zelezo feromagnetické vlastnosti a v intervale 768 az 906 °C sa
oznacuje ako B-Fe, ktoré¢ sa vSak od a-Fe Struktiirne neodlisuje

a-Co(Al) <X 5 B-Co(A3)
Kobalt ma feromagnetické vlastnosti, ktoré straca pri Curieovej teplote Tc = 1379

a-Sn(A4, sivy) « 22X

B-Sn(AS, biely)

Sivy cin sa drobi a predmety z neho sa podchladenim rozpadavaja — tzv. cinovy mor.
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Tabul’ka 3.5.

Druh

Priklad

premena alotropov

enantiomorfna (vratnd) premena
S(ortorombicka) <> S(monoklinickd)
a-Sn(sivy) <> f-Sn(biely)

monotropna (nevratnd) premena
P(biely) — P(Cerveny, amorfny)
S-C(grafit, hexagondlny) — o-C(diamant, kubicky)

premena polymorfov

Si0,(kremen) <> SiO;(tridymit) <> SiO;(cristobalit)
Hgl,(Cerveny, tetragondlny) <> Hgl,(ZIty, ortorombicky)

Izomorfia je schopnost’ latok podobnej chemickej Struktury vytvarat
krystaly takmer zhodného tvaru, ktoré patria do rovnakej
krystalografickej sustavy.

Komentar. 1. Ako priklad izomorfnych latok mozno wuviest
MgSO4.7H20, ZHSO4.7H20, FeSO4.7H20 a MIISO4.7H20 alebo
MgCOs3, FeCO;, MnCO3 a ZnCO:s.

2. Charakteristickou vlastnostou izomorfnych latok je schopnost
vytvarat’ zmesové kryStaly, v ktorych sa jednotlivé zlozky zastupujt

takmer v Tlubovolnych pomeroch. Podmienkou pre tvorbu

zmesovych krystalov je, aby rozdiel v polomeroch zastupujticich sa Harold Walter Kroto

ionov nebol vicsi nez 15 % polomeru mensiecho z nich. Napr.
izomorfné kamence

(1939)

Nobelova cena: 1996
KAI(SO4)2 12H20 a KCT(SO4)2 12H20 (spolu s R. Curl aR.

vytvaraju zmesové krystaly zlozenia K(AICr)(SO4),.12H,0, v Smalley) ,,za objav
ktorych moze byt pomer AI*" : Cr’* sice F'ubovolny, ale sucet AI*" + fullerénov*

cr’ vyhovuje vzdy stechiometrickému vzorcu KMHI(SO4)2. 12H,0.

3. Izomorfia stuvisi najmé s dostatocne blizkymi rozmermi zakladnej bunky a s podobnost'ou v
sudrznych silach medzi stavebnymi Casticami. Napr. uhli¢itan horecnaty MgCOj3 tvori zmesové
krystaly s uhli¢itanom Zeleznatym FeCOs, netvori ich vSak uz s vapencom CaCOs, a to pre
prili§ velky rozdiel v polomeroch iénov Mg>" a Ca®" (52 %), aj ked’ chemicka podobnost’
uhli¢itanu hore¢natého a vapenatého je vicsia.

4. Na druhej strane hoci vapenec je izoStrukturny s dusicnanom sodnym NaNOs, netvori s nim
zmesove krystaly, pretoze nejde o latky chemicky pribuzné. V takychto pripadoch hovorime o

izotypii.
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4 Voda a skupenské stavy

Pojmy: skupenské zmeny, plyn, idedlny plyn, stavova rovnica idedlneho plynu, plynova
konstanta, realny plyn, molovy zlomok, parcidlny tlak, parcidlny objem, Daltonov zakon,
Amagatov zakon, kvapalina, povrchové napétie, povrchova energia, viskozita, dynamicky
koeficient viskozity, tlak nasytenej pary, roztok, zloZenie roztokov, koncentracia, hmotnostny
zlomok, molalita, ideadlny roztok, Raoultov zikon, aktivita rozpustadla, Henryho zakon,
Henryho konsStanta, idedlne zriedeny roztok, aktivita rozpustenej latky, tuha latka,
anizotropia, krystal, krystalova Struktira, koordinacné Cc¢islo, krystalova mriezka, uzly
krystalovej mriezky, zakladna bunka, krystalograficka ststava, kubicka ploSne centrovana
mriezka, kubicka priestorovo centrovana mriezka, hexagonalna najtesnejSia mriezka, smekticka
faza, nematicka faza, sklo, plazma.

Zohrievanim sa voda meni na vodnu paru (vyparovanie), €o registrujeme oblacikom pary nad
kvapalinou. Pri istej teplote a tlaku vyparovanie prebieha v celom objeme kvapaliny (var). Var
registrujeme masivnym unikom vodnej pary v podobe bublin. Pri ochladeni vodnej pary pod
kriticku teplotu sa para meni na kvapalnti vodu (kondenzacia). Ochladzovanim sa voda meni na
ad (tuhnutie, krystalizacia) a zohrievanim sa 'ad meni na kvapalna vodu (topenie). Skupenské
premeny medzi tuhou latkou (s — solidus), kvapalinou (1 — liquidus) a plynom (g — gaseus)
mozeme zapisat’ schémou

L(s) e () >L(g)

tuhnutie kondenzécia
Niektoré tuhé latky moézu prechadzat ztuhého stavu priamo do plynného bez
predchadzajticeho topenia (sublimdcia).
sublimicia
Lis)=————L(g)

kondenzacia

vyparovanie, var

Takymi st napr. 'ad, chlorid aménny, jod a oxid fosforecny.

Komentar. KonStatujeme, ze dej vyparovanie (var) < kondenzacia je vratny dej (reverzibilny)
pretoze stav kvapaliny na konci cyklu je zhodny s pociatoénym stavom. Dej tuhnutie <
topenie je takisto vratny dej. Naproti tomu, zapalenim drevo zhori na plyny a popol
a konstatujeme, ze horenie je nevratny dej (ireverzibilny), ked’ze jeho priebeh sa neda obratit’.
Podobne, reakcia vody s kovovym sodikom za vyvoja vodika je nevratny dej.

Plyn (g) sa vyznacuje vol'nost'ou pohybu castic, ktoré¢ ho tvoria.

Komentar. 1. Vzajomné posobenie medzi Casticami plynu je slabé, a tak sa Castice pohybuju
celkom neusporiadane. Tym je podmienené, ze plyny takmer bez odporu menia svoj tvar a su
vel'mi l'ahko stlacitelné.

2. Plyny tplne vypliiaji objem nadoby, v ktorej su uzavreté. Ich Gastice pri svojom pohybe
narazaju na steny nadoby silou, ktora sa prejavuje ako tlak plynu v uzavretej nddobe.

3. Kineticka tedria plynov objasiiuje makroskopicky pozorovatelné vlastnosti plynu na zaklade
modelu rovnakych castic spravajucich sa ako pruzné gule. Tieto Castice st v ustavicnom
neusporiadanom pohybe, ktorého kineticka energia je mierou teploty. Pri postupnom pohybe sa
Castice navzajom zrazaju a tym menia svoje rychlosti (velkost’ aj smer), takze hovorime o
uréitom rozdeleni rychlosti vi, v,, v3, ... Stredna kvadratickd rychlost' je zavedena ako

odmocnina zo strednej hodnoty Stvorca rychlosti Castic, teda V:\/v:2 =\3RT /M, . Napr. pre
molekuly O, pri teplote 7= 273,15 K (6= 0 °C) dostaneme v = 461 m s~ a pre molekuly H,O
pri T=1373,15(6=100°C)je v= 719 ms ', o je znatna rychlost.

4 Stav plynu je uréeny tromi stavovymi veli¢inami, ktoré si vo vzajomnom vztahu podla
stavovej rovnice V = f(p,T).
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Idedlny plyn je plyn v ktorom vzdjomné posobenie molekul a ich vlastny objem mozno
zanedbat’. Stavova rovnica pre idealny plyn ma tvar

pV=nRT

kde n — latkové mnozstvo, R = 8,314 J K" mol™ je molova plynova konstanta.

Komentar. 1. Skuto¢né (realne) plyny sa tomuto limitnému stavu priblizuji pri zvySovani
teploty a znizovani tlaku.

2. Vyraz pV mé rozmer energie [J] a pV/n je molova objemova energia [J mol']. Preto R
vyjadruje prirastok molovej objemovej energie na stupen teploty.

3. Zo stavovej rovnice idealneho plynu mozno vyvodit' iné plynové zakony, ktoré boli
empiricky zistené skor. Su to:

a) Boyleov-Mariottov zakon, pV = const; [T, n], kde [7, n] je konStantna teplota a latkové
mnozstvo, takze konstanta je const = nRT,

b) Gay-Lussacov zakon, V' = T const; [p, n], takze konStanta je const = nR/p,

¢) Charlesov zakon, p/T = const; [V, n], kde konStanta je const = nR/V,

d) Avogadrov zdkon, n = const; [V, p, T], takze rovnaké objemy rdznych plynov,
nachadzajuce sa pri rovnakej teplote a tlaku, obsahuju rovnaké latkové mnozstva, a tak
aj rovnaky pocet molekul.

4. Z Gay-Lussacovho zakona vyplyva, ze pri tzv. normalnych podmienkach, ked je teplota
plynu 7, = 273,15 K (6 = 0° C) a tlak plynu p, = 101 325 Pa (1 atmosféra), potom jeho
molovy objem je Vin = RTo/po = 0,224 m’, teda 22,4 1.

Redlny plyn zohladnuje vlastny objem molekal a medzimolekulové silové pdsobenie
(interakcie).

Komentar. 1. Realny plyn sa opisuje viacerymi druhmi stavovych rovnic, z ktorych
najznamejsia je van der Waalsova rovnica

_ nRT 4 n ?
P V —nb V

Koeficienty a, b, ktoré nezavisia od teploty, mozno najst’ pre jednotlivé plyny v chemickych
tabulkéach (napr. pre CO, @ = 0,364 m° Pamol 2, b =42,67 m® mol ™).

2. NajvyraznejSou vlastnostou redlneho plynu je priebeh izotermy p = f(V) [T], ktory sa
markantne odliSuje od spravania idedlneho plynu (hyperbola) najmé pri nizkych teplotdch a
vysokych tlakoch.

Pre zmesi plynov definujeme:
e Molovy zlomok, x(B) [-], je podiel latkového mnozstva zlozky B k celkovému latkovému
mnozstvu v sustave

x(B)= @

0

e Parcialny tlak, p; [Pa], plynu je tlak, ktory by prislusna zlozka zmesi plynu nadobudla, keby
sa nachadzala samotna v celom objeme zmesi pri tej istej teplote

p(B)= gB )

p=x(B)p
ni

e Parcialny objem, ¥; [m’], plynu je objem, ktory by prisluina zlozka zmesi plynu nadobudla,
keby sa nachadzala pri tej istej teplote a tlaku samotna

v =By _ iy

2

i
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Objemovy zlomok ¢@(B)=V(B)/V plynu B v zmesi sa rovna jeho molovému zlomku

x(B)y=n(B)/n.

e Daltonov zdkon vyjadruje, Ze sucet parcidlnych tlakov vsetkych zloziek plynnej zmesi sa
rovna celkovému tlaku zmesi

p:p1+p2+~--zzpi

e Amagatov zdkon hovori, Ze stiicet parcialnych objemov sa rovné celkovému objemu plynne;j
zmesi

V=V+V,+.=) 7,

Kvapalina sa vyznacuje pohyblivostou jej konsStituentov (atdmov, molekul, iénov), ktoré
neobsadzujl pevne vymedzené polohy v priestore.

Komentar. 1. V kvapaline sa uplatiuji stdrzné sily, dostatocné na vytvaranie urcitych
struktirnych jednotiek. Castice kvapalin vytvaraju malé zoskupenia, v ktorych su pravidelne
usporiadané na spdsob krystalovych struktur. Tieto cybotaktické skupiny existuji len kratko,
pri¢om jedny sa utvaraju a iné zanikaju.

2. Kvapalina nezachovava tvar (je tekuta), zachovava vsak svoj objem pri danej teplote a tlaku.

3. Kvapalina je u¢inkom vonkajSicho tlaku stlacitelna, avSak pomerne v malom rozsahu.
Kvapaliny su izotropné latky.

4. Vyznamnou vlastnostou kvapaliny je jej povrch na ktorom su vlastnosti kvapaliny iné, nez
vo vnutri jej objemu. S tym savisia mnohé povrchové javy (napr. kaliparna elevdcia a
kapilarna depresia).

5. Castice vo vnutri kvapaliny s obklopené rovnomerne inymi ¢asticami, takze na ne posobia
7o vSetkych stran rovnakeé sily. Naproti tomu molekuly pri povrchu kvapaliny st pod u¢inkom
sil len z jednej strany, a preto su vtahované do vnutra objemu kvapaliny. V désledku toho sa
kvapalina usiluje zaujat’ gulovity tvar. Kvapaliny sa spravaju tak, ako by ich povrch bol
pokryty tenkou pruznou vrstvou, ktord sa usiluje stiahnut' povrch kvapaliny na najmensiu
plochu.

V povrchovej vrstve kvapaliny posobia:
e Povrchové napitie, » [N m™' = kg s 2], je sila posobiaca kolmo na jednotkovi dizku
mysleného rezu povrchom
y=dF /dl
e Povrchové energia, o [J m? = kg s ], je praca potrebna na zvéacSenie povrchu o plosnu
jednotku.
Komentar. Obe veli¢iny sa Ciselne 1 rozmerovo rovnaju. Celkovd povrchova praca je
dw=o0-dS [J]. Povrchové napitie zavisi od teploty, ako aj od kvality sty¢ného prostredia,
ktorym je zvyéajne vzduch. Napr., {H,0) = 0,073 a (Hg) = 0,472 (v jednotkach Nm™ pri 7' =
293 K).

Viskozita je vnutorné trenie kvapaliny.

Komentar. 1. Stvisi s tym, ze v pradiacej kvapaline sa prejavuju sily, ktoré pdsobia proti tomu,
aby sa jej vrstvy pohybovali réznymi rychlostami. Navonok tato vlastnost vnimame ako
Hsirupovitost™ alebo ,.tekutost™ kvapaliny. Napr. glycerol a med su viskézne, ,,sirupovité*
kvapaliny, na rozdiel od vody a acetonu.

2. Na stykovej ploche dvoch vrstiev roznej rychlosti vznikd doty¢nicové (tangencialne) napitie
7, teda sila posobiaca na jednotkovu plochu. Toto napitie je priamo imerné gradientu rychlosti
dv/dy, kde dv znaci rozdiel rychlosti medzi dvoma vrstvami vzdialenymi o usek dy.



Anorganicka chémia I — cast’ 1: Komentare a suvislosti (R. Boca) 33

Dynamicky koeficient viskozity (dynamicka viskozita), n [Pas — pascalsekunda], je koeficient
umernosti medzi gradientom rychlosti a tangencialnym napatim

=1 (dv/dy)
Dynamicka viskozita kvapalin je tabelovana v chemickych tabulkach. Napr. 7(H,O) = 1,005
mPas, r(dietyléter) = 0,243 mPas, 7(H,SO4) = 25,4 mPas.

Priklad: Meranim sa zistili nasledovné hodnoty dynamicke;j viskozity vody (pri atmosférickom
tlaku p = 101325 Pa)

6/°C 0 1 2 3 4 5 6

n /Pas 0,001792 0,001731 0,001674 0,001620 0,001569 0,001520 0,001473
6/°C 10 20 30 40 50 80 100

7 /Pas 0,001308 0,001003 0,000798 0,000653 0,000547 0,000355 0,000282

Zostavte z tychto hodnot grafickt zavislost, identifikujte minimum a maximum.

Mobilita molekul tvoriacich kvapalinu, napr. vodu sposobuje, ze isty podiel castic ma
dostatocne velku kineticku energiu, aby prekonala povrchovu energiu brdaniacu uletu castic z
kvapaliny. Preto kazda kvapalina sa vyparuje. Ak je objem nad kvapalinou uzavrety, vyparené
Castice sa vracaju do objemu kvapaliny (kondenzuju), avsak cast z nich nad kvapalinou
zostava. Casom sa ustdli rovnovaha kvapaliny so svojou parou.

Tlak pary pa (tiez tlak nasytenej pary) je tlak, ktory ma para latky A za rovnovahy so svojou
kvapalinou.
Komentdar. 1. Tlak pary s teplotou rastie.

2. Tlak pary vnimame ako ,,prchavost™ kvapaliny. Napr. aceton je prchavejsia kvapalina ako
voda a tato je zase prchavejsia ako ortut: p(H,O) = 4,24 kPa, p(Hg) = 0,36 Pa pri 7= 303 K.

Priklad: Meranim sa zistili nasledovné hodnoty tlaku nasytenej pary vody (pri atmosférickom
tlaku p = 101325 Pa)

6/°C 0 1 2 3 4 5 6
pa/Pa 611 657 705 757 813 872 935
6/°C 10 20 30 40 50 80 100
pa/Pa 1227 2337 4242 7375 12335 47359 101325

Zostavte z tychto hodnét graficku zavislost, identifikujte minimum a maximum. Voda vrie
prave pri = 100 °C, ked’ sa tlak nasytenej pary vody vyrovna atmosférickému tlaku.
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Obr. 4.1. Vlastnosti kvapalnej vody.
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Roztok je homogénna izotropna zmes, zlozena aspon z dvoch chemickych latok, ktorych pomer
sa moze v ur¢itom rozmedzi plynulo menit’.

Komentar. 1. Z hl'adiska skupenstva latok roztoky triedime na plynné, kvapalné a tuhé.

2. Kvapalna latka, ktora je v porovnani s ostatnymi zlozkami roztoku v nadbytku, sa oznacuje
ako rozpustadlo (solvent — S). Ostatné zlozky roztoku su rozpustené latky. Pre vodné roztoky
sa za rozpust'adlo vzdy povazuje voda.

Zlozenie roztokov vyjadrujeme tymito veliCinami:
a) koncentracia latkového mnozstva (skr. koncentracia)
n(L
o(L)= L)
V
b) hmotnostny zlomok

[mol dm™], ¥ — objem roztoku

L
w(L) = m(L) [bezrozmerny], m — hmotnost’ celého roztoku
m

¢) molovy zlomok
(L) = n(L)
n
d) objemovy zlomok
49
Ly=——=
o(L) 7
e) molalita

b(L) =

[bezrozmerny], n — sucet latkovych mnozstiev vSetkych zloziek roztoku

[bezrozmerny], V' — objem roztoku

n(L)

[mol kg '], m(S) — hmotnost’ rozpastadla
m(S)

Ak do kvapaliny A pridame rozpustnu neprchavu latku B, potom bude vysledny tlak pary
roztoku podmieneny iba tlakom pary p 4 rozpustadla. Rychlost ktorou castice A prechadzaju z
povrchu do parnej fazy bude umernad ich poctu na povrchu. KedZe tento pocet je umerny

molovému zlomku, potom zapiSeme V(vyparovanie) = EXA. Naproti tomu rychlost kondenzacie
molekul bude umernd koncentrdcii castic v plynnej faze a kedZe tdto je umerna ich
parcialnemu tlaku, potom v(kondenzacia) = lgp - Za rovnovahy sa obe rychlosti rovnaju, takze
plati \7=l€xA =l€pA =v. Podiel rychlostnych konstant jednoducho vyjadrime z limitného
pripade, ked mame Ccistu kvapalinu. V nej je molovy zlomok jednotkovy, x4 = 1, a tak
Du = k / k . Hviezdickou sme oznadili tlak pary cistej zlozky A (kvapaliny). Nakoniec dostaneme

matematicky zdpis Raoultovho zdkona p, = p,x,, ktory hovori, Ze tlak pary zlozky roztoku je

umerny jej molovemu zlomku; smernicou umernosti je tlak pary cistej zlozky.

Ideélny roztok je taky roztok, ktory sa riadi Raoultovym zakonom

Ap = ps— ps = psx,
(znizenie tlaku pary rozpustadla S je imerné molovému zlomku rozpustenej latky L).
Komentar. Pojem idealny roztok je urCita abstrakcia, ked’ze realne roztoky sa od uvedené¢ho
idealneho spravania mézu znacne odchylovat’ (obr. 4.2).
2. Pri vacsine kvapalnych roztokov sa pozoruju odchylky od Raoultovho zakona. Pri kladnych
odchylkach je tlak pary vyssi nez hodnota vypocitana pre idealny roztok. Tento jav sa pripisuje
tomu, Ze sudrzné sily medzi rovnakymi molekulami su silnejSie nez sudrzné sily medzi
molekulami ré6zneho druhu. V tomto pripade sa pri zmieSavani prejavuje naznak obmedzene;j
miesatelnosti kvapalin spojeny s objemovou dilataciou (roztaznost'ou) a s pohlcovanim tepla.
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3. Pri zapornych odchylkach je tlak pary mensi nez v pripade idedlneho roztoku. Je to dosledok
situacie, ked’ pritazlivé sily medzi nerovnakymi Casticami v roztoku st vicsie nez sily medzi
rovnakymi Casticami v Cistych kvapalinach. Pri zmieSavani dochadza k objemovej kontrakcii
(zmrs$t'ovaniu) a uvolneniu tepla.

Aktivita rozpustadla a(S) sa zavadza ako ,.efektivny* molovy zlomok umoziujtci aplikaciu
Raoultovho zikona aj pre redlne roztoky. Podla tejto definicie molovy zlomok sa nahradzuje
aktivitou, takze plati

a(S)=pg/ p;
Komentar. 1. Aktivita rozpustadla sa da experimentalne stanovit meranim tlaku pary
rozpustadla.
2. Rozdiel medzi aktivitou a molovym zlomkom sa vyjadruje prostrednictvom aktivitného
koeficienta y, teda

a(S) = y(S)x(S)
Napr. tlak pary &istej vody sa pri £ = 100 °C rovna atmosferickému tlaku, teda p*(H,0) =
101,325 kPa. Meranim sa zistilo, Ze tlak pary roztoku KNO; s koncentraciou ¢ = 0,5 M pri 100
°C je p(H,0) = 99,95 kPa. Potom aktivita vody v uvedenom roztoku je a(H,O) =99,95/101,325
=0,986.

V zriedenom roztoku su molekuly rozpustadla len nepatrne modifikované rozpustenou latkou.
Preto sa priblizne sprdavaju podla Raoultovho zdkona, pripadne Raoultovho zdkona
modifikovaného aktivitou. Naproti tomu Castice rozpustenej ldatky L su v naprosto inom okoli
ako v pripade Cistej latky L. Preto sa rozpustena ldatka, aj v pripade vysokého zriedenia, sprava
odlisne oproti svojmu Cistému stavu.

Henryho zakon

Pa -7

/-~ Raoultov zakon

4

0 Xa 1 0 X 1 0 X 1

Obr. 4.2. Spravanie tlaku par pre idealny roztok podl'a Raoultovho zdkona (vlavo), pre idedlne
zriedeny roztok podl'a Henryho zakona (v strede) a pre redlny roztok (vpravo) s vyznacenim
aktivity.

Henryho zakon je empiricky zisteny vztah, ktory vyjadruje spravanie rozpustnej latky L v
znacne zriedenom roztoku:

pL=Kix
(tlak pary rozpustenej latky je imerny molovému zlomku tejto latky).
Komentar. 1. KonStanta umernosti Ki sa nazyva Henryho konstanta rozpustnej latky a ma
rozmer tlaku. Na rozdiel od Raoultovho zdkona, K, # p, . Napr. vo vode pri 7 = 298 K st

Henryho konstanty K(CO,) = 0,167 GPa a K(O») = 4,40 GPa.

Idealne zriedeny roztok je taky roztok rozpustnej latky, ktory sa riadi podl'a Henryho zékona.
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Aktivita rozpustenej latky a(L) sa zavadza ako ,efektivny™ molovy zlomok umozZiujici
aplikdciu Henryho zdkona aj pre realne roztoky. Podla tejto definicie molovy zlomok sa
nahradzuje aktivitou, takze plati

alL)=p /K,
Komentar. 1. Rozdiel medzi aktivitou a molovym zlomkom sa vyjadruje prostrednictvom
aktivitného koeficienta (L) rozpustenej latky

a(L) = y(L)x(L)
2. Aktivitny koeficient rozpustenej latky sa bliZi k jednotke pri dostato¢nom zriedeni roztoku,
teda y(L)—>1 pri x(L)—>0. Toto je podstatny rozdiel oproti aktivitnému koeficientu
rozpusStadla, ktory sa blizi k jednotke ked je rozpustadlo v nadbytku, teda »(S)—>1 pri

x(S) = 1. Toto ozrejmuje obr. 4.2 — vpravo.

Od koncentracie latkového mnozstva sa odvadzaju d’alsie veliciny:

o ¢o(L) — pociatocna koncentracia reaktantov (produktov) chemickej reakcie,

. cQj(L) — Standardna koncentracia latky (teda koncentracia za konvenciou dohodnutych
podmienkach, ¢o sa vyjadruje kolieskom); CQ(L) =1 mol dm™,

o ¢(L) — relativna (pomernd) koncentracia, ¢, (L) = c(L)/cQj(L), ktora je bezrozmerna,

e [L] — rovnovdzna koncentracia (relativna koncentracia pri chemickej rovnovahe), ktora je
bezrozmerna,

e a(L) — aktivita (efektivna, G€inna koncentracia), a(L) = AL) c«(L), ktord je bezrozmerna;
AL) <1 je aktivitny koeficient.

Tuha latka sa vyznacuje pravidelnym usporiadanim stavebnych Castic v priestore.

Komentar. 1. Tuhd latka vytvara tzv. kryStalova Struktiru (obr. 4.3). V nej sa Castice
nachadzaju v definovanych rovnovaznych polohach, ktoré neopustaji. Pritom ale vykonavaju
kmitavé pohyby v zavislosti od teploty. Tym je podmienena odolnost’ tuhych latok oproti
zmenam tvaru a oproti zmenam objemu.

Hydrogen  Dixygen Hydrogen bond
@ 0 Fouiybialy

Obr. 4.3. Krystalova struktara l'adu.

2. Vlastnosti tuhej latky mozu byt vo vsetkych smeroch rovnaké — izotropna latka, alebo
rozdielne — anizotropna latka. Stvisi to s ich vnitornou stavbou. Napr. izotropnou latkou je
diamant, anizotropnou grafit. Anizotropia sa prejavuje v optickych vlastnostiach (rychlost
svetla, dvojlom), v elektrickych a magnetickych vlastnostiach (vedenie elektrického pradu), v
tepelnych vlastnostiach (vedenie tepla) a v mechanickych vlastnostiach (pruznost’, pevnost,
stlacite'nost’).
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3. Struktura tuhej fazy sa asto posudzuje ako trojrozmerna (3D) ked sa tvori priestorovy skelet
(napr. v diamante), dvojrozmerna (2D) ked’ sa tvoria vrstvy (napr. v grafite), jednorozmerna
(1D) ked’ sa tvoria jednorozmerné retazce (napr. sivy selén), alebo nerozmerna (0D) ked’ ma
tuha latka molekulovu Strukturu (napr. joéd). Tento zuzeny pohlad zanikne, ak sa na Strukturu
tuhej latky pozerame z odstupu: vzdy je to periodicky sa opakujuci motiv v trojrozmernom
priestore.

4. Staly tvar tuhej latky sa nepovazuje za podstatnii charakteristiku tuhej fazy. Pozname latky
staleho tvaru, ako napr. sklo, smola, vosk, a pod., ktoré¢ nezarad’'ujeme k tuhym latkam, pretoze
nemaju periodicky sa opakujucu krystalova Struktiru. Oznacujeme ich ako latky amorfné,
ktoré su z fyzikalneho hl'adiska blizke stavu silne podchladenych kvapalin (v désledku male;j
pohyblivosti sa ¢astice nemozu preorientovat’ a vytvorit’ kryStalovu Struktaru).

Pri zohrievani tuhej latky sa menia niektoré fyzikalne veliciny. NajzretelnejSia je tepelna
roztaznost, ktord sa prejavuje zmenou dlzkového rozmeru v niektorom smere a tym aj zmenou
objemu. Dodanad tepelna energia sa premieta do zvdicSeného kmitavého pohybu atomov a
atomovych skupin v tuhej latke, ktory si vynucuje vacsi objem. Pri zohrievani tuhej latky sa
menia aj iné fyzikadlne viastnosti, ako je elektricky odpor, magneticka vnimavost (susceptibilita)
a i. Okrem teploty mozno v tuhej latke vyvolat zmeny aj ucinkom tlaku a réznych foriem
elektromagnetického Ziarenia.

Pre tuhé latky definujeme:

o Krystal je teleso pravidelného geometrického tvaru prisluchajuce tuhej latke.

o Krystalova Struktura je vyjadrenie vnutornej stavby krystalov.

e Koordina¢né ¢islo Ny — pocet Castic, ktoré v krysStalovej Struktiare bezprostredne obklopuju
urcita Casticu.

o Krystalova mriezka — sustava bodov pravidelne rozmiestnenych v priestore.

o Uzly krystalovej mriezky su body krystalovej mriezky, ktoré maja v krystalovej Struktare
rovnaké okolie.

e Zakladna bunka (elementarna bunka) je najmensi rovnobeZnosten zostrojeny z troch
vektorov zékladnych translécii ( d@,,b,,¢, ), ktorymi sa mnozi kry$talova mriezka.

o Krystalografickd sustava — klasifikacia zakladnej bunky podl'a mriezkovych konstant (a, b,
¢, a, f, ) do 7 tried:
1)  kockova (kubicka)
2)  romboedricka (trigonalna)
3) Sestuholnikova (hexagonalna)
4)  Stvorcova (tetragonalna)
5)  kosostvorcova (ortorombicka)
6) jednoklonna (monoklinicka)
7)  trojklonna (triklinicka)
e Bravaisove podmienky vyberu zakladnej bunky:
1) zakladna bunka ma taku istu simernost’, ako cela krystalova Struktura;
2) pocet pravych uhlov v zakladnej bunke je maximalny;
3) pri splneni prvych dvoch podmienok objem zakladnej bunky je minimalny.
e (Centrovanost’ zdkladnej bunky — vyskyt uzlov v zakladnej bunke:
P — primitivna
I — priestorovo centrovana
C — bazicky centrovana,
F — plosne centrovana
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Najbeznejsie zakladné bunky pri kovoch a nekovoch st (obr. 4.4):

A1) Kubicka plosne centrovana mriezka (fcc) — ulozenim vrstiev gal’ motivom A-B-C-A-B-C-,
Ny = 12. Napr. Cu.

A2) Kubicka priestorovo centrovand mriezka (bcc), Ny = 8 + 6. Napr. W.

A3) Hexagondlna najtesnejsia mriezka (hcp) — uloZzenim vrstiev gal’ motivom A-B-A-B-. Ny =
12. Napr. Mg.

A4) Kubicka plosne centrovana s dodato¢nymi uzlami v kazdej druhej tetraedrickej dutine. Ny
=4, Napr. diamant.

Al (fcc) =Cu A2 (bec) =W A3 (hep) = Mg A4 = diamant

Obr. 4.4. Najbeznejsie krystalové Struktiry jednoduchych latok.
Na rozmedzi medzi kvapalinou a tuhou latkou pozname mnozstvo prechodnych (mezomorfnych)
stavov. V nich sa uplatiuju aj viastnosti kvapaliny (pohyblivost, mala sudrznost), aj vlastnosti

tuhej latky (pevna Struktura v istom smere), ako to ukazuje obr. 4.5.

tuha latka kvapalina plyn

O 0O -0 0
O @O @D@@ dQQ’@
ooo] [P Y pod

RS

smekticka faza nematicka faza sklo

Obr. 4.5. Usporiadanie Castic v skupenskych stavoch.

e Smektickd faza sa uplatiiuje medzi molekulami ty¢inkovitého tvaru, ktoré sa zoskupuju
paralelne do definovanych vrstiev, v kazdej vrstve to moze byt inym sposobom.
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e Nematickd fdza sa vyznacuje orientdciou molekul ty¢inkovitého tvaru v jednom smere.
Ked’ze nemaji dostatoénii bo¢nu sudrznost, v smere orientacie maju molekuly volnost’
pohybu.

Komentar. Obe tazy st prikladom kvapalnych krystalov, ktoré maji velky prakticky vyznam.

Suvisi to s ich Struktrnou anizotropiou, ktord sa premieta do anizotropie niektorych

fyzikalnych vlastnosti. Napr., u¢inkom elektrického pola sa priesvitnd latka s nematickou

Struktirou stava opticky nehomogénnou, a tak rozplyluje svetlo. Tento jav sa vyuziva pri

konstrukcii displejov (napr. v kalulackach a v LCD monitoroch, z angl. ,liquid-crystal

display*).

Sklo je navonok homogénna a izotropna latka, v ktorej st stavebné Castice usporiadané na
kratku vzdialenost’, avSak neusporiadané na dlhu vzdialenost’.

Komentar. Zvicsa sa jednd o priehladné anorganické sustavy, napr. oxidové skld, ktorych
zakladom je kremen — SiO; so Struktirnymi jednotkami SiO4 v tvare tetraédra. Skla vznikaju
ochladenim prislusnej taveniny tak, aby pri ochladeni nevykrystalizovala. Preto sa povazuji za
podchladené kvapaliny s vysokym stupniom viskozity (viskozita — pozri d’alej). V dosledku
$truktarnej neusporiadanosti sa v sklach vyskytuju vizby s roznou dizkou, a teda aj pevnostou.
Preto skla nemajt, na rozdiel od krystalickych tuhych latok, presne definovanu teplotu topenia,
ale pri zohrievani miknu a plynulo prechddzaju do kvapalného stavu. Z termodynamického
hl'adiska je sklovity stav nestabilny, pretoze vnlitorna energia skla je vacsia ako pri dokonalom
usporiadani v kryStalickom stave. Sklo sa méze udrzat’ v metastabilnom stave po vel'mi dlhy
¢as. DIh§im zohrievanim skla pri teplote miaknutia vSak vznikaju zarodocné krystaliky, o sa
oznacuje ako rozosklenie — devitrifikacia. Popri oxidickych sklach, najmé kremicitanovych,
fosforeCnanovych a boritanovych, pozname aj kovové skla vznikajuce superrychlym
ochladenim taveniny. Tieto sa vyznacuji nezvycajnymi mechanickymi vlastnostami — najma
zvySenou pevnostou.

Plazma je 4. skupenstvo latky. V fiom je latka pri vel'mi vysokych teplotach alebo elektrickych
vybojoch silne ionizovana — atdémy st zbavené Casti svojich elektronovych obalov.

V r. 2001 ziskali Nobelovu cenu za fyziku E.A. Cornell, W. Ketterle a C.E. Wieman ,,za
dosiahnutie Boseho-Einsteinovej kondenzacie v zriedenych plynoch alkalickych atomov a za
uvodné fundamentalne Stadie vlastnosti kondenzatov“. Boseho-Einsteinov kondenzat (skr.
BEC) mozno povazovat za 5. skupenstvo hmoty.
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5 Voda a bilancie energie

Pojmy: izolovana sustava, uzavreta sustava, 1. zdkon termodynamiky, objemova praca,
entalpia, exotermicky dej, endotermicky dej, 1. a 2. zdkon termochémie, reakéné teplo,
exotermicka reakcia, endotermicka reakcia, reakéna entalpia, Standardné veliCiny, tvorna
entalpia, zlozenie reakcnej entalpie z tvornych entalpii, disociacna energia, disociacna entalpia,
energia vizby, mriezkova energia, mriezkova entalpia, entalpia skupenskej premeny, faza,
fazovy prechod 1. a 2. radu, hydratacna entalpia, rozpustacia entalpia, saturacna entalpia,
nasyteny roztok, rozpustnost’.

Poznali sme, Ze teplo a prdca su dva druhy tranzitnej energie — sposobu prenosu energie medzi
sustavou a okolim. Oba spésoby dodané sustave zvysuju jej vnutornu energiu, pricom ani jeden
z nich nie je nadradeny. Ked' sa sustava dostane z energetického stavu U; prijatim tepla q; a
prace wy do stavu U, mozno ju vratit' do stavu U; vydajom iného tepla q, a zodpovedajucej
prace w.

Obr. 5.1. Modelovanie 1. zdkona termodynamiky. Ciary odpovedajii zmenam jednej premenne;
pri konstantnej druhej premennej veliCiny.

Na obr. 5.1 je vyjadrenie 1. zdkona termodynamiky: vnutorna energia U je stavovd
velicina, ktorej prirastok je dany suctom dodaného tepla a prace. Jednotlivé Cciary
v trojrozmernom grafe sleduju zmenu hodnoty jednej veliciny pri konstantnej druhej nezavislej
velicine. Ak teda vychadzame z bodu 1, vrnutornd energia ma v tomto stave urcitu hodnotu. Do
bodu 2 sa dostaneme iba dodanim tepla. Na ekvivalentnu uroveii vnutornej energie sa
dostaneme aj vtedy, ked sustave dodame iba zodpovedajucu prdacu (bod 4), alebo isty
ekvivalent tepla a prdce (bod 3). Bod 5 stdle vyjadruje ekvivalentnii uroven vnutornej energie,
ktord sa dosiahne dodanim istého obnosu prdce, ale odobratim tepla (vydanim tepla sustavou).

Prevedme tieto poznatky na konkrétny priklad syntézy a rozkladu vody. Vodu mozno
rozloZit' na elementdrne zlozky (plynny vodik a kyslik) dodanim urcitého mnozstva tepla.
Rovnaky vysledok sa dostane pri elektrolyze vody, dodanim ekvivalentného mnozstva
elektrickej prace. Vodik zhort v kysliku za vyvoja rovnakého mnozstva tepla, ako bolo dodané
na rozklad vody. V palivovom célanku vodik reaguje na vodu, pricom sa len v mensej miere
uvolnuje teplo a zvysna energia sa ziskava vo forme prdce.
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Ststavy z hl'adiska vymeny s okolim triedime na viacej druhov, z ktorych dolezité st (obr. 5.2):

e Izolovand sustava v chemickej termodynamike je taka sustava, ktord nevymiena s okolim
ani latku (m), ani teplo (g), ani pracu (w).

e Uzavreta sustava moze s okolim vymienat’ teplo (¢) a pracu (w), avsak nevymiena latku.

S SRS S

+q —X— — > _—
Wy a) w b) w c) w d)

Obr. 5.2. Schéma réznych druhov termodynamickych sustav:
a) izolovana; b) tepelne izolovana; ¢) uzavreta; d) otvorena

Prvy zédkon termodynamiky hovori, ze vnitorna energia uzavretej stistavy sa meni v dosledku
vymeny (prenosu) energie medzi stistavou a okolim vo forme tepla a prace:

AU = U27U1=q+w
Komentar. 1. Vnutorna energia (Uhrnny obsah energie) slstavy je extenzitnou stavovou
veli¢inou a teda zmena jej hodnoty zavisi iba od zmeny stavu danej sustavy a nezavisi od
spdsobu, akym sa tato zmena stavu uskutocnila.
2. Symbol A oznacuje rozdiel medzi kone¢nym (2) a vychodiskovym (1) stavom sustavy, ako
to ukazuje obr. 5.3.
3. V diferencialnom tvare pre vnlitorna energiu plati vztah

dU=dg +dw
Ak systém mdze prijimat’ resp. vykonavat’ iba objemovu pracu (dw = —pdV), potom
dU=dq —pdV

Pre dej prebiehajuci pri konStantnom tlaku (p = const) sa tento vyraz prevedie na integralny
tvar

AU=q—-pAV, [p]
(zmena vnutornej energie je uréena dodanym teplom a zmenou objemu pri konstantnom tlaku).
4. Zprvého zakona termodynamiky vyplyva, ze vniutornd energia izolovanej sustavy je
konstantna, pretoze izolovana ststava s okolim nevymiena ani teplo, ani pracu.

q

_

—_—

Obr. 5.3. Znazornenie 1. zakona termodynamiky.

Objemova praca bola v strede velkého zaujmu, ked’ sa konstruovali tepelné stroje. Napr. parny
stroj vyuzival tlak ohriatej vodnej pary na expanziu piesta vo valci. Tym konal pracu vyuzitu
napr. k pohonu lokomotivy. Pre hodnotenie chemickych procesov je otdzka konania objemovej
prace malo relevantna. Chemické procesy zvycajne prebiehaju pri stalom tlaku (napr. pri
atmosferickom tlaku, ktory len mierne kolise). Pre tuto pricinu je pre chémiu vhodnejsie
pouzivat inu energeticku funkciu — entalpiu.

Entalpia (H) je extenzitna stavova veli¢ina definovana siétom wvnutornej energie (U) a
objemovej energie (p})
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H=U+plV

Komentdr. 1. Zmena entalpie zavisi iba od pociatoéného a kone¢ného stavu sustavy; nezavisi
od sposobu, akym sa sustava do tohto stavu dostala.

2. Entalpia ma fyzikalny vyznam vnuatornej energie odpovedajucej Cistému tepelnému efektu
deja, ak ststava popri objemovej praci nekona eSte ini pracu navyse. Pouziva sa najmi pri
bilanciach dejov prebiehajtcich pri konstantnom tlaku, pri ktorych teplo ¢ nadobuda vlastnosti
stavovej veliciny.

3. Absolutnu hodnotu entalpie nevieme stanovit, pretoze nevieme urcit celkovy obsah
vnutornej energie. Experimentalne vieme ur€it’ zmenu entalpie prave z hodnoty tepla prijatého
za konstantného tlaku (ak sa nekona iny druh prace).

Odvodenie pre entalpiu. Pre dej prebiehajuci pri konstantnom tlaku plati
AU = q - pAV, [p]
¢o sa da pisat’ v tvare
U-Ui=q-p(N2-1"1), [p]
Uy +pVa= (Ui +pV)=gq, [p]
AH=H,-H, =g, [p]
Posledny vztah je obsahom vyznamného tvrdenia: teplo prijaté za konstantného tlaku sa rovna
prirastku entalpie sustavy.

Pomocou entalpickych zmien sa charakterizuju mnohé fyzikdlne a chemické deje, napr. reakcia
(reakcna entalpia), spalovanie (spalovacia entalpia), rozpustanie (rozpustacia entalpia),
zmieSavanie (zmieSavacia entalpia), vyparovanie (vyparnd entalpia) ainé. V chémii
a chemickej technologii sa 1. zakon termodynamiky spravidla aplikuje v podobe entalpickych
bilancii AH; = 0, kde i su jednotlivé kroky alebo casti sustavy. Tepelnou bilanciou chemickych
a fazovych premien ako aj koncentracnych zmien sa zaoberd termochemia. Pri kazdej
chemickej, alebo fazovej premene, alebo pri zmene koncentrdacie sa teplo bud uvolfiuje, alebo
spotrebuva.

Reakéné teplo je tepelny efekt chemickej reakcie: je to maximalne teplo prijaté sustavou.
Hodnota tepelného efektu endotermickej reakcie (ststava teplo prijima) je kladna (g > 0),
exotermickej reakcie (sustava teplo vydava) je zapornd (¢ < 0). Ak dej prebieha pri
konStantnom tlaku, potom reakéné teplo sa rovnd prirastku entalpie (¢ = AH [p] ), a tak je to
reak¢nd entalpia A.H, A H = H(produkty) — H (reaktanty) .

Z prvého zakona termodynamiky vyplyvaju dva zdkony termochémie (povodne formulované
empiricky). Obidva zédkony termochémie st dosledkom toho, ze entalpia je stavovou veli¢inou.
e Prvy zdkon termochémie (P. S. Laplace, A. L. Lavoisier, 1780): Hodnoty reakcnej entalpie
priamej a protismernej reakcie maju rovnaku velkost, ale lisia sa znamienkom
AH=-AH
e Druhy zdkon termochémie (G. Hess, 1840): Reakcnd entalpia nezavisi od sposobu, akym
dana reakcia prebieha, ale len od pociatocného a konecného stavu.
Ak sa vyjadri reakcia (3) = a (1) + b (2) , potom reakéna entalpia je
AHQB)=a-AH(1)+b-AH_2)
Komentdr. Hessov zakon umoznuje pracovat s termochemickymi rovnicami rovnako ako
s algebraickymi rovnicami. MoZno ich vzajomne od¢itat’ i scitat, nasobit’ idelit’ urcitym
koeficientom tak, aby vznikla rovnica vyzadovanej reakcie. Pri vypocte reakcnej entalpie sa
uskutociiuji tie isté operacie s reakénymi entalpiami jednotlivych reakcii. Na zaklade
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Hessovho zakona sa daju vypocitat’ reakéné tepla mnohych reakcii z hodnét reakénych tepiel
nameranych pre iné reakcie.

2. Termochemické zdkony umoziiujii vypocitat’ reakéné entalpie pomocou roéznych inych
energetickych veli€in, akymi s Standardna tvorna entalpia, atomizac¢nd entalpia, disociacna
energia, ionizacni energia, elektronova afinita, protonova afinita, mriezkova energia,
spal’'ovacia entalpia a i.

Priklad. Pri rozklade 1,0 mol vody na plynny vodik a kyslik sa spotrebuje energia AH = 286 kJ,
¢o zapiSeme

H,O(1) = Hy(g) + 1/205(g), AH =286 kJ
Podra 1. zakona termochémie sa pri spaleni 1,0 mol plynného vodika uvol'ni rovnaké mnozstvo
energie, t.j.

Ha(g) + 1/20; (g) = H,0(1), AH =-286 kJ

Standardné veli¢iny st veli¢iny, ktoré su posudzované pri uréitych, konvenciou dohodnutych
podmienkach. Prevazna vécSina termodynamickych veli¢in sa tabeluje pri nasledovne
definovanom $tandardnom stave, ktory sa vyznacuje preskrtnutym kolieskom:

a) teplota ststavy je 7° =298,15 K (8= 25 °C);

b) tlak ststavy je p® =100 kPa (predtym sa pouzival Standardny tlak p = 101 325 Pa);

c) pre Cisti latku sa uvazuje najstabilnejSia modifikacia (vynimkou je len biely fosfor);

d) pre roztok latky L je aktivita a(L) = 1 (alebo koncentracia ¢(L) = 1 mol dm™).
Pomocou Standardnych veli¢in charakterizujeme priebeh termodynamického deja.

Standardné tvorna entalpia A¢H° je zmena entalpie pri tvorbe 1,0 mol latky z najstalejsich
modifikécii prvkov pri Standardnych podmienkach.

Komentar. 1. Hodnoty AHP prvkov v ich najstalejSich modifikaciach (prsnejsSie jednoduchych
latok) pri Standardnych podmienkach st podla tejto definicie rovné nule. (Symbol f — z angl.
,formation®).

2. VSeobecne plati, ze ¢im je hodnota AP latky zapornejsia, tym je latka stabilnejSia voci
tepelnému rozkladu na prvky (obr. 5.4). Medzi latky so zna¢ne zapornou hodnotou AHP patria
voda (-286), CO;, (-393), MgO (-601), a-SiO, (-908), P,Os (—1492) a Al,O; (-1674) — v
jednotkach kJ mol™". Preto vodik, uhlik, hor¢ik, kremik, fosfor aj hlinik s silné oxofilné
¢inidla (redukovadld). Vodik i uhlik sluzia na redukciu kovov z oxidov, Mg hori v atmosfére
CO,, hlinik vyredukuje Zelezo z jeho oxidov ¢o sa vyuziva v aluminotermii.

AHe

0___ —_— —_— —_— —_— —_— —_— —_—

Sio,

P,0s

ALO,

Obr. 5.4. Vztah standardnych tvornych entalpii niektorych latok.
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Afinita vodika ku kysliku je tak znacna, ze prakticky vsetky latky obsahujuce viazany vodik
zhoria na vodu. Voda je teda tepelne velmi stala latka. Tepelne stdlejsou je vsak CO, co sa
vyuziva na rozklad vodnej pary rozzeravenym uhlim (vznika ,,vodny plyn“). Tepelny efekt
horenia C na CO, pozname, ale reakcia moze byt velmi burliva pri praskovom uhli. To bolo
zdkladom tzv. ,, Cierneho strelného prachu*, pozostdivajiceho z rozomletého dreveného uhlia,
siry a silného oxidovadla (KNQOs3), ktory sa pouzival v rucnych strelnych zbraniach
a v delostrelectve.

Tabul'ka 5.1. Prehlad entalpickych veli¢in [kJ mol ']

Veli¢ina Symbol Definicia/dej

molova entalpia Hy,=H/n entalpia na jednotku latkového mnozstva

reakcnd entalpia AH zmena entalpie pri chemickej reakcii (r — reaction)

tvorna entalpia AH? zmena entalpie pri tvorbe 1 mol latky z najstalejSich
modifikécii prvkov (f — formation)

spalovacia entalpia A H° entalpia spalenia 1 mol chemickej latky (c —combustion)

atomiza¢na entalpia A, H° entalpia premeny 1 mol chemickej latky na izolované
atomy v plynnom skupenstve (at —atomisation)

mriezkova entalpia  H;“ zmena entalpie pri rozruSeni 1 mol krystalickej latky na
izolované iény, {AB}(s) > A% (g) + B (g), AHL (L —
lattice)

ionizacna entalpia AionH? entalpia premeny 1 mol latky na kationy a volné elektrony
v plynnom skupenstve (ion — ionisation)

entalpia elektronove;j AegHQj entalpia premeny 1 mol latky na aniony prijatim

afinity elektronov v plynnom skupenstve

disocia¢na entalpia  AgH? entalpia disocidcie 1 mol latky na radikaly v plynnom
skupenstve (di — dissociation)

zmieSavacia entalpia A H Cisté latky — zmes, AnixH (vzajomné rozpustanie
kvapalnych latok), (mix — mixing)

solvatacnd entalpia Ay H zmena entalpie pri obalovani ¢astic molekulami
rozpustadla Xi(g) - Xi(solv), AsorvH, (solv — solvation)

hydrata¢na entalpia ~ ApyqH X*(g) = X'(aq), AnyeH (solvatacia molekulami vody),

(hydr — hydration)

rozpustacia entalpia Ay, H(L) zmena entalpie pri rozpusteni 1 mol latky L v rozpustadle
za vzniku roztoku s definovanym zloZenim; zavisi od
zlozenia vysledného roztoku, L(s) — L(solv), Asqld
(prechod tuhej latky do roztoku), (sol — solubility)

satura¢na entalpia At L(s) — nasyteny roztok (ked uz d’alSie rozptstanie
neprebieha), (sat — saturation)

entalpia topenia AgsH L(s) = L(1), (fus — fusion)

vyparna entalpia AvapH L(l) - L(g), (vap — vaporisation)

entalpia sublimacie, Ay ,H L(s) = L(g)

sublimacna entalpia

entalpia fazove;j AwsH a-faza (s) — p-faza (s), (trs — transformation)

premeny

Reakénu entalpiu chemickej reakcie mozno vy¢islit' ako rozdiel tvornych entalpii produktov
a reaktantov
AH=AH= Z v,A;H (produkty) —z v, A, H (reaktanty)
J i

(Pri Standardnych podmienkach doplnime symboly Standardného stavu.)
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Napr. reakénu entalpiu AH reakcie 2 H,Ox(l) = 2 H,O(l) + O(g) mdzeme vypocitat’ pri
znalosti tvornej entalpie reaktantov a produktov

(p1)Hay(g) + 2 0a(g) = H,O(1), AH(H,0) =-285,8 kI mol ™

(p2) Ox(g) = Oa(g) Ad1(02) =0

(1'1) Hz(g) + Oz(g) = HzOz(l), AfH(HzOz) = —187,9 kJ 11’101_1
¢o dava vysledok, ze dej rozkladu je exotermicky

AH =2 AH(pl) + AH(p2) — 2 AiH(r1) = 2 (-285,8) —0 —2-(~187,9) = —195,8 kJ mol .

Doteraz sme sledovali molové entalpické veliciny, definované ako zmena entalpie AH urcitého
deja vztahovand na jednotkové latkové mnozstvo (1,0 mol latky) — tab. 5.1. Vyjadruju sa
v jednotkdch kJ mol™. Popri nich budeme definovat casticové energetické veliciny, definované
ako zmena energie AE jedinej izolovanej castice podliehajucej urcitéemu deju. Vyjadruju sa
v jednotkach eV. Ak predpokladame Ze interakcie medzi jednotlivymi casticami su vo velkom
subore castic zanedbatelné, potom casticové energetické veliciny mozno prepocitat na hodnotu
zmeny molovej vnutornej energie AU v stave idealneho plynu pri teplote T = 0 K vztahom

AUO =N, A AE
Ak sa pri danom deji meni pocet castic v plynnom stave (pri konsStantnom tlaku), potom
prispevok k objemovej praci je vyjadritelny zo stavovej rovmice a pre zmenu entalpie
dostaneme

AH =AU + pAV = AU +AnRT
(Pri kvapalinach a tuhych latkach mozno zmenu objemu zanedbat.) Teda casticové energetické
veliciny mozno previest na molové entalpickeé veliciny pribliznym vztahom v ktorom
zanedbdavame medzimolekulové interakcie a zavislost AU od teploty.

AH ~ NAAE + AnRT

e Disociacné energia, Da_p [eV], je zmena energie sprevadzajica homolytické rozstiepenie
vizby A-B vo viacatomovej molekule, za vzniku fragmentov molekuly. Fragmentmi
molekuly — radikdlmi, mozu byt atomy, alebo skupiny atomov. Disociacna energia vidzby
zavisi na tom, v akej molekule a na ktorom jej mieste sa Stiepend vézba nachadza.

e Priemernd energia, £4_g [eV], vizby A—B v molekule AB, typu je stredna hodnota vSetkych
disocia¢nych energii vizieb A-B, t.].

EAfB = (D1 + ...+ Dn) /n
Pre dvojatomové molekuly AB je E(A-B) = D(A-B).

e Disociaénd entalpia, AgH° [kJ mol™], je zmena entalpie pri disociacii 1 mol latky za

Standardnych podmienok.

Priklad: Vztah medzi disociacnou energiou a energiou vdzby. Disociacna energia vizby C—-C
v molekule etdnu je zmena energie pri reakcii

C,He(g) — 2CHs(g), Dcc=3,6eV
Standardna molova disociaéna entalpia je AdiH® ~ NaDc_c +An RT® = 3472 +25Kk] mol™! =
349,7 kJ mol .
Disociacna energia vizby suvisi s homolytickym Stiepenim vizby a nie so vznikom iénov.
Napr. disociacna entalpia HCI

HCl(g) > H(g) + Cl(g),  AaH’ =431,6 kI mol
sa znacne lisi od entalpie Stiepenia molekuly HCI na i6ny

HCI(g) > H'(g) + CI'(g), AH?=1 3958 kJ mol”
Molové disociacné entalpie Ay v molekule amoniaku st tieto:

NH; — NH, + H, AgiH = 448,1 kJ mol™
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NH, » NH +H, AgioH = 368,2 kI mol™

NH - N +H, AgizH =356,1 kI mol™

NH; >N +3H, AuH =1172,4 kJ mol™
Sucet vSetkych molovych disocianych entalpii Ag; xH(N—H) je atomizacna entalpia A,H(NH3).
Priemerlné molova energia vizby v molekule NH3, E(N-H) je E(N-H) = Ay H(NH3) /3 = 390,8
kJ mol ™.

Mriezkova energia, Uy [kJ mol'], je zmena vnutornej energie 1 mol krystalickej latky pri
rozruSeni krysStalovej Struktury (pri vzdialeni Ccastic tvoriacich krystdl na dostatocnu
vzdialenost’, teda ked’ Castice uz navzajom neinteraguji).

Komentar. 1. Symbol ,,L* — z angl. , lattice®.

2.V starSej literature sa uvadzala mriezkova energia ako zmena vnuatornej energie pri tvorbe 1
mol latky z izolovanych plynnych castic.

3. Hodnoty mriezkovej energie st odrazom sil, ktoré posobia medzi Casticami tvoriacimi
krystalovu Strukturu. Napr.: Up(diamant) = 715 (atdbmovo-kovalentna Struktara), U (Cr) = 397
(atdbmovo-kovova struktara), U (CHy4) = 10 (molekulova struktura); hodnoty su v kJ mol .

4. Hodnoty mriezkovych energii sa nemeraji priamo, ale sa uréuju vypoctom zaloZenym na
zakonoch termochémie (tzv. Bornov-Haberov cyklus). Mozno ich tiez vypocitat na zaklade
teoretickych vzt'ahov. Uvadzaju sa v chemickych tabul’kéch.

Tepelny efekt skupenskej zmeny vyjadruje teplo dodané sustave na vyvolanie danej zmeny.
Teplo dodané sustave pri konStantnom tlaku md vyznam prirastku entalpie. Tepelny efekt
vztiahnuty na jednotkové latkové mnozstvo je molova entalpia AH skupenskej zmeny (s
Jednotkou J mol™) a vztiahnuty na jednotkovii hmotnost ldtky je Specifickd entalpia Ah (s
jednotkou J gil). Suvis skupenskych zmien a ich entalpickych charakteristik uvadza obr. 5.5.

Obr. 5.5. Entalpie skupenskych premien.

Faza je chemicky a fyzikdlne homogénna cast sustavy. Vyjadrenim existencie alebo
koexistencie faz tuhej latky su fazové diagramy typu p = f(T). Podl'a znamienka entalpickej
zmeny triedime fazové premeny v tuhej latke na premeny prvého rdadu ked’ AysH # 0 a druhého
radu ked tepelné sfarbenie deja chyba, AwsH = 0. Pri premenach tuhej latky sa m6zu menit’ aj
iné, vonkajsie vlastnosti z ktorych je najzretelnejSia zmena farby. Zmena farby tuhej latky
ucinkom teploty sa nazyva termochromizmus a i¢inkom tlaku piezochromizmus.

Ked zohrievame vodu pozorujeme, Ze pred jej varom z objemu vystupuju malé bublinky. Su to
bublinky rozpustenych plynov, najma kyslika. Rozpustnost’ plynu:

a) so vzrastom teploty pri konStantnom tlaku sa zmensuje,

b) so vzrastom tlaku pri konStantnej teplote sa zvacsuje.
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Zmena entalpie pri rozpustani plynov v kvapalinach je zaporna, lebo plyn je v rozpustadle
stabilizovany medzimolekulovymi interakciami: L(g) — L(solv), Ayl < 0.

Vzajomné rozpustanie kvapalnych latok posudzujeme ako zmieSavanie, pri ktorom sa
opierame o predstavy idedlneho roztoku (plati Raoultov zakon), idedlne zriedeného roztoku
(plati Henryho zdkon) a redlneho roztoku (plati Henryho zdkon s aktivitami). ZmieSavacia
entalpia mdze byt bud’ kladna, alebo zaporna. Ked’ je kladna, kvapaliny st mieSatel'né iba v
obmedzenom pomere (napr. dietyléter — (C,Hs),0 a voda). Ked je zaporna, potom si
kvapaliny mieSatel'né v 'ubovol'nom pomere (napr. etanol — CH3;CH,OH a voda).

Rozpustanie tuhej latky v kvapalnom rozpustadle charakterizujeme istou abstrakciou, ktord je
zaloZzena na aplikacii zakonov termochémie (1. a 2. zdkon). Ked’Ze entalpia je stavova veli¢ina
(nezavisi od sposobu dosiahnutia stavu), potom vysledny entalpicky efekt rozpustania mozno
rozloZzit’ na dva dobre charakterizované Ciastkové deje:

1) rozruSenie kryStalovej Struktury na volné castice v plynnej faze, napr.

{AB}(s) — A(g) + B(g), At = AH, AH, AgpH >0

2) solvatéciu plynnych castic kvapalnym rozpustadlom, teda

A(g) —— A(solv), AsoH <0
Komentar. 1. V pripade i6novych zlucenin pevnost’ krystalovej Struktary charakterizuje
mriezkova entalpia AHy, pri kovoch je to atomizacna entalpia A,H (zhodna so sublimacnou
entalpiou) a pri latkach s molekulovou Struktirou (napr. dijod — 1) je to sublimacna entalpia
AsupH. Prvy dej je vzdy endotermicky, AjH > 0, priCom dodané teplo sa vyuZzije na prekonanie
sudrznych sil a rozlozenie krystalove;j Struktary.
2. Naproti tomu druhy dej — solvaticia je spojeny s obalovanim castic rozpustenej latky
molekulami rozptstadla, a preto je vzdy exotermicky, AsonH < 0.
3. Podl'a vzajomnej proporcie tychto prispevkov je vysledny dej rozpusStania tuhej latky bud’
endotermicky, alebo exotermicky

Aol = A1H + Agord
Pri vyslednom endotermickom deji bude zvySovanie teploty posobit’ v prospech rozpustania a
pri exotermickom deji proti rozpustaniu. Suvisi to s teplotnou zavislostou rovnovaznej
konstanty rozpustania od teploty (vid’ d’alej).

e Hydratacnd entalpia Castice je entalpicky efekt tvorby hydratovanej Castice za definovanych
stavovych podmienok. Vztahuje sa na dej A(g) —22— A(aq), AnyaH(A).

e Rozpustacia entalpia Asqf4(L) je zmena entalpie pri rozpusteni 1 mol latky L v rozpustadle
za vzniku roztoku s definovanym zlozZenim. Zavisi teda od koncentracie (resp. molového
zlomku) vysledného roztoku.

e Saturacna entalpia Ag:H(L) je zmena entalpie pri rozpusteni 1 mol latky L v rozptstadle za
vzniku nasyteného roztoku: L(s) — nasyteny roztok, As.H.

e Nasyteny roztok je roztok takého zloZzenia, v ktorom sa dosiahla rovnovaha medzi
rozpust'anou latkou a jej roztokom.

e Rozpustnost je daj o zloZeni nasyteného roztoku s;, 5o, alebo s3 podla toho, ¢i referenénym
mnozstvom je 100 g roztoku, alebo 100 g rozpustadla S:

s1 (v g L/100 g roztoku) 52 (v g L/100 g rozpustadla) 3 (v g hydratu L-nH,0/100 g S)
5, =100w s, =100w/(1-w) 5, =100w/(wy —w)
w=s,/100 w=s, /(100 +s,) w=s5,w, /(100 +35,)
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6 Voda a samovol’nost’ dejov

Pojmy: 2. zékon termodynamiky, vratne vymenené teplo, entropia, Clausiusova nerovnost,
zmena entropie s teplotou, podmienka rovnovahy a samovolnosti deja v izolovanej sustave,
Gibbsova energia, podmienka rovnovahy a samovolnosti deja v uzavretej sustave, exergonicky
dej, endergonicky dej, zmena Gibbsovej energie s teplotou a tlakom, chemicky potencial Cistej
latky, chemicky potencial pre idealny plyn, Standardny chemicky potencial, chemicka reakcia,
stechiometrické koeficienty, anulovany tvar stechiometrickej rovnice, rozsah chemickej
reakcie, reakéna Gibbsova energia, Standardna reakéna Gibbsova energia, reakény kvocient,
rovnovazna konStanta, tlakova rovnovazna konstanta, rovnovazna konStanta zlozenia, aktivitna
rovnovazna konStanta, koncentracnd rovnovazna konsStanta, termodynamicka rovnovazna
konstanta, van’t Hoffov vztah, princip pohyblivej rovnovahy.

Pripomerime si niekolko trivialnych pokusov.
1. Na povrch vody viozime pelové zrnkd a pod mikroskopom pozorujeme Brownov pohyb —
nahodily (chaoticky) pohyb zrniek sposobeny neusporiadanym pohybom molekul vody.

2. Za mrazivého pocasia vydychneme vodnu paru, ktora sa rozptyli v okoli.

3. Do pohdra s vodou kvapneme farebnu tekutinu (atrament, caj), ktora sa po chvili uplne
rozptyli.

4. Kocka cukru sa vo vode rozpusti — rozptyli.

5. Otvorime flasu s pachnucou tekutinou (amoniak, sulfan), ktorych zapach sa po chvili
v ovzdusi rozptyli.

Uvedena disipdcia, rozptyl nas vedie k poznatku, ze aj v izolovanej sustave prebiehaju
samovolne deje, ktoré mozno vyhodnotit' z hladiska pravdepodobnosti takto: vysledny stav
sustavy je pravdepodobnejsi.

Prvy zakon termodynamiky nehovori ni¢ o smere a moznosti
realizacie termodynamickych procesov. Napr. plyn samovolne prudi
z miesta vysSieho na miesto nizsicho tlaku. Na opacny prechod plynu
musime dodat’ sustave pracu z okolia. Teplo moézZe samovolne
prechadzat z telesa teplejsieho na teleso chladnejsie. Teplo mozZeme
previest' aj opacne z chladnejSieho telesa na teleso teplejsie, musime
v§ak pritom z okolia vynalozit' pracu. Uvedené priklady ilustruju
nevratné deje. Pricinou nevratnosti tepelnych procesov treba hladat
vtom, ze teplo je vysledkom neusporiadaného pohybu Ccastic.
Nevratnost' tepelnych procesov teda suvisi so snahou sustavy
prechadzat z viac usporiadaného do menej usporiadaného pohybu William T. Kelvin
jej castic. (1824-1907)

Samovolné deje prebiehaju vidy v urcitom smere. Na zmenu
smeru na opacny je potrebné vynalozit' prdacu. Pre uplny popis
termodynamickych procesov teda musime pridat 2. zdkon
termodynamiky,  ktory  umozZiiuje  posudit  uskutocnitelnost
termodynamickych procesov. Existuje niekolko ekvivalentnych
formuldacii tohto zdkona. Ak prijmeme jednu z nich, vsetky ostatné
znej vyplhvaju. Doésledkom druhého zdkona termodynamiky je
existencia stavovej veliciny, ktoru nazyvame entropia.

Entropia je funkciou termodynamickej pravdepodobnosti (W)
podla vztahu S = kInW kde k — Boltzmannova konstanta, k = R/N4. VS
Termodynamicka pravdepodobnost md najvyssiu  hodnotu pre Ludwig E. Boltzmann
termodynamicky najvyhodnejsi (najmenej usporiadany) stav, pricom (1844-1906)
stav najmenej pravdepodobny (najviac usporiadany) ma hodnotu W

il
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= [. Termodynamicka pravdepodobnost sa da vyjadrit' poctom mikrostavov, ktorymi mozno
realizovat’ dany makrostav.

Kelvin (1851) navrhol a Planck (1891) rozpracoval nasledovnu formulaciu 2. zdkona
termodynamiky: ,,Nie je mozné zostrojit periodicky pracujuci stroj, ktory by nekonal nic iné,
len by odoberal z tepelného zdasobnika teplo a menil by ho na ekvivalentné mnozstvo prace .
Druhy zdkon termodynamiky sa dad teda formulovat' aj v tvare: , Nie je mozné zostrojit
perpetuum mobile druhého druhu®. Inymi slovami, len cast energie neusmerneného pohybu
(teplo) mozno usmernit' (premenit na prdcu).

2. zdkon termodynamiky (R. Clausius, 1850): Teplo neméze samovolne prejst z telesa
chladnejsieho na teleso teplejsie.

Entropia, S [J K_l], je extenzitna stavova veliCina, ktora je mierou
neusporiadanosti sustavy a mierou nevratnosti dejov. Entropia je
definovanad podielom energie, ktorii ststava vymenila vratne
(reverzibilne) vo forme tepla (¢) s okolim a termodynamicke;j teploty
(D

dS =dgqre/T
Pre nevratny (ireverzibilny) dej plati Clausiusova nerovnost

dS > dgire/T
Komentar. 1. Molova entropia je entropia vztahovana na jednotkové
latkové mnozstvo, teda Sy, = S/n [J K" mol™']. Rudolf I.E. Clausius
2. Hodnota entropie pri nulovej teplote je nulova. To je ekvivalentné (1822-1888)
vyjadreniu, Ze pri nulovej teplote existuje len jediny pravdepodobny
stav. Toto tvrdenie sa oznacuje ako Nernstova teoréma, alebo 3.
zakon termodynamiky.
3. Entropia sa poznate'ne meni s teplotou: rastie postupne s rastom teploty, ale ma ostry skok
pri zmene skupenského stavu (obr. 6.1).

S g
AvapSTb
|
AwsS
s
f f Walther H. Nernst
T, T, T (1864-1941)
Nobelova cena: 1920
Obr. 6.1. Teplotna zavislost’ entropie. te;,rzlﬁ(irl?écﬁq:]i“

Z definicie entropie, pre dej prebiehajuci pri konsStantnej teplote, integrovanim dostaneme
vyjadrenie

TAS>q
Komentar. 1. Uvedeny vzt'ah vyjadruje obmedzenost’ premeny tepla na pracu.
2. Pre sustavu tepelne izolovanu je g = 0 a teda plati

AS >0, [¢ =0]
Toto znamend: v izolovanej sustave samovolne prebiehaju len také deje, pri ktorych entropia
sustavy rastie (AS > 0), alebo sa nemeni (S = Smax).
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3. Znamienko nerovnosti plati pre deje nevratné. Nakol'ko vSetky realne procesy st nevratné,
z uvedeného vyplyva, Ze zmena v izolovanej stistave mdze prebichat’ iba v smere zvaésenia jej
entropie. Ked entropia dosiahne maximum, proces sa prerusi a nastava termodynamicka
rovnovaha. Z toho vyplyva tvrdenie: podmienkou rovnovahy v izolovanej sustave je maximum
jej entropie

ds=0, d’S<0 [¢=0]
Ak sa v izolovanej sustave uskuto¢ni prechod zo stavu 1 do stavu 2 nevratne, potom entropia
stavu 2 je vac¢sia ako entropia vychodiskového stavu 1: S, > Sy, resp. AS > 0.
4. Kazdu sustavu mozno povazovat' za izolovant, ak do nej zahrnieme vhodné okolie. Ak v nej
prebieha vratny dej, potom zvédcSenie entropie sustavy je sprevadzané rovnakym poklesom
entropie okolia a naopak. Napriklad zniZenie entropie pri vratnom tuhnuti vody na l'ad (AS =
21,89 JK! molfl) je spojené so zvysenim entropie okolia o tl istti hodnotu.
5. Z definicie entropie vyplyva zapis dgr, = 7-dS, Co znamena, Ze tranzitna energia vo forme
vratne vymenené¢ho tepla je dand sucinom intenzitnej veliCiny (teploty — 7) a extenzitnej
veli¢iny dS. Je to zapis podobny tomu, s ktorym sme sa stretli pri praci v zmysle stcinu
zovSeobecnenej sily a zovSeobecnenej drahy.

Chemik najcastejsie hodnoti deje prebichajuci pri konStantnej teplote a tlaku [T, p] Pre
energeticku bilanciu takychto dejov treba vybrat' (zaviest) vhodnu stavovu funkciu. Ak pri
prechode od funkcie U ku H sme odobrali objemovu prdacu (p-V), teraz chceme odobrat
z bilancovanej energie eSte vratne vymenené teplo. Ziskame tak energeticku funkciu, ktora ma
vyznam maximalnej neobjemovej (neexpanznej) prace — Gibbsovu energiu. Tato funkcia bude
urcovat podmienky samovolného deja. Spomenutou neexpanznou prdacou moze byt praca
elektrickd, prdaca magnetickd, alebo praca chemicka — praca spojend so zmenou ldtkového
mnozstva (extenzitnd velicina) ucinkom zovSeobecnenej sily (chemického potencialu).

Gibbsova energia (vol'na entalpia), G, je extenzitna stavova veli¢ina,

definovand rozdielom entalpie (H) a sucinu teploty a entropie (7-S)
G=H-TS

Komentar. 1. Prirastok Gibbsovej energie ma vyznam maximalnej

neobjemovej (neexpanznej) prace pri [T, p].

2. Molova Gibbsova energia je Gibbsova energia vztiahnutd na

jednotkové latkové mnozstvo(pri Cistej latke), teda Gn, = G/n [J

mol].

Odvodenie. 7 druhého zékona termodynamiky vyplyva, Ze za Josiah W. Gibbs
konstantného tlaku aj teploty plati (1839-1903)
q < TAS, [T, p]
Pre izobaricky proces sti¢asne plati
AH =g, [p]
a potom
AH < TAS, [T, p]

Nakoniec dostaneme vzt'ah pre zmenu Gibbsovej energie
AG=AH-TAS<0, [T, p]

Podmienkou samovol’ného deja pri procese prebiehajucom za konsStantnej teploty a tlaku je
AG <0, [T, p]
Podmienkou rovnovahy sustavy pri izotermicko-izobarickom procese je minimum Gibbsovej
energie
AG = 0,resp. G= Gnin. [T, p]
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Tieto poznatky sumarizuje obr. 6.2.

s samovolny dej rovnovaha G samovolny dej rovnovaha
[q=0] AS>0 AS=0 (T,pll  AG<0 AG=0
S= Smax G= Gmin
Vyvoj sustavy vyvoj sustavy

Obr. 6.2. Podmienky rovnovahy: vlavo — izolovana sustava, vpravo — uzavreta sustava

Komentar. O tom, ¢i bude dany termodynamicky proces prebiechat samovolne rozhoduju
hodnoty veli¢in AH a TAS, pricom ¢len AH vyjadruje snahu dosiahnut’ minimum energie a ¢len
TAS snahu dosiahnut’ stav maximalnej neusporiadanosti systému (disipacia energie).

e Exergonicky dej je taky, pri ktorom sa znizuje Gibbsova energia sustavy, AG < 0. Pri tomto
deji stistava vydava pracu (kona pracu).

e Endergonicky dej je charakterizovany zvySenim Gibbsovej energie sustavy, AG > 0. Pri
tomto deji sustava prijima pracu (na sustave sa kona praca).

Odvodenie pre zmenu Gibbsovej energie. Vychddzajme z definiéného vztahu pre Gibbsovu
energiu a zohl'adnime taktiez definiciu entalpie (H = U + pV), takze
G=H-TS=U+pV-TS
Pre malt zmenu Gibbsovej energie v infinitezimalnom tvare plati
dG=dU+d@V)-d(ITS)=dU + Vdp + pdV — TdS — SdT
Teraz pridajme znenie 1. zdkona termodynamiky
dU=dg - Vdp
a znenie 2. zékona termodynamiky pre reverzibilny dej
dg =T7dS
Dosadenim do vyrazu pre malu zmenu Gibbsovej energie dostaneme vztah pre zmenu
Gibbsovej energie s teplotou a tlakom
dG = Vdp — SdT
Ak sa teplota a tlak nemeni, potom dp = 0 a d7 = 0 a nasledne aj dG = 0 (ststava je v
rovnovahe).

Pripad idedlneho plynu. Vysetrujme teraz zavislost’ Gibbsovej energie od tlaku pri kons$tantnej
teplote, ked’ je d7 = 0. Potom mame

dG = Vdp, [T]
a zmena Gibbsovej energie z po¢iatocného stavu 1 do konecného stavu 2 sa ziska integraciou

)
AG=G2—G1=dep, [7]
2
Uvazujme, Ze v sustave je idedlny plyn (napr. vodna para), ktorého tlak menime pri konstantne;j
teplote bud’ stlacenim, alebo expanziou. Objem idealneho plynu vyjadrime z jeho stavove;j
rovnice V' =nRT/p, a tak
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)23
AG=G,-G, = nRTjd—pz nRTIn(p,/p,), [T]
P
Ak teda tlak plynu zvySime na dvojnasobok (stale pri konstantnej teplote, napr. pri 7 =293 K),
potom zmena molovej Gibbsovej energie je AGy = RTIn2 = (8,314 J K™' mol™")(293 K)(0,693)
=1,717 kI mol .

Pre chemické deje je charakteristickym znakom chemicka reakcia, pri ktorej sa meni latkové
mnozstvo reaktantov a produktov. Preto bude vhodné zaviest' termodynamicke veliciny, ktoré
zohladnuju zmenu latkového mnozstva. Nasledovnou uvahou zavedieme chemicky potencial
najpryv pre jednu zlozku, potom pre dvojzlozkovu sustavu a nakoniec vysledok zovseobecnime.

Chemicky potencidl Cistej latky je veli¢ina vyjadrujuca zmenu Gibbsovej energie sustavy pri
zmene latkového mnoZzstva

dG
=—, T,
n [7, p]

Ked’Zze Gibbsova energia sama zavisi od teploty aj tlaku ststavy, potom je namieste vztah
prepisat’ podla parcialnej derivacie

y:[éG(T,p,n)j

on

Chemicky potencial teda vyjadruje, ako sa zmeni Gibbsova energia sustavy po pridani d’alSej
latky (obr. 6.3). Pre Cista latku plati G = nG,,, takze chemicky potencial je v tomto pripade
molova Gibbsova energia

w29 g,
on I.p

(7. pl (7. p]

1 n 1 plp° ny

Obr. 6.3. Zmena Gibbsovej energie so zlozenim a chemicky potencial.
VTavo — pre Cistu latku, v strede — pre idedlny plyn, vpravo — pre zmes.

Pre chemicky potencial idedlneho plynu vyuzijeme vysSie odvodenu zavislost zmeny
Gibbsovej energie od zmeny tlaku

AG,=G,,-G,,=RTIn(p,/ p) =11, — i
alebo v inom tvare

H = H +RT1n(p2 /pl)
Znamena to, ze pri prechode z pociatocného stavu 1 do konecného stavu 2 sa chemicky
potencial zmenil o hodnotu R7 In(p,/p,). Ak pociatocny stav 1 definujeme ako Standardny

stav s tlakom p; = p°, potom mame chemicky potencial vyjadreny jeho posuvom
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p= 1+ RTn(pip®)
V tomto vztahu sa Standardny chemicky potencial ,Ll® rovna chemickému potencidlu pri
Standardnom tlaku pg.

Dostali sme sa do Stadia poznania, ze Gibbsova energia Cistej latky pri zmene latkového
mnozstva sa vyjadri vztahom

G(Ta D> nA) = G(T, p) + /uA'AnA
kde ua je chemicky potencidl danej latky A. V diferencidlnom tvare, ked’ uvazujeme mala
zmenu Gibbsovej energie, plati

dG = Vdp — SAT + updna

Ked hodnotime dvojzlozkovll sustavu (napr. roztok latky B v rozpustadle A), Gibbsova
energia je funkciou G = f(T, p, na, ng). Preto sa chemicky potencial definuje ako parcialna
molova Gibbsova energia

oG(T,p,n,,n
1, ( (T,p 4 B)J
T,p,ng

on

Komentar. 1. Za tymto komplikovanym zapisom stoji jednoduchy vyznam: chemicky potencial
Ua zlozky A vyjadruje prispevok ku Gibbsovej energii od zlozky A. Teda vyjadruje prispevok
k zmene Gibbsovej energie, ked’ sa meni latkové mnozstvo prislusnej zlozky. Prave toto je
veli¢ina umoziujuca kvantitativne hodnotit’ chemické deje z hl'adiska termodynamiky.
2. Gibbsova energia dvojzlozkovej sustavy sa vyjadri prostrednicvom chemického potencialu
vztahom

G(T’ D, na, nB) = G(T, p) + napa + nplip
kde ua a ug st chemické potencialy pri danom zloZeni zmesi.
3.V diferencialnom tvare, ked’ uvazujeme malt zmenu Gibbsovej energie, plati

dG = Vdp - 8dT + ,UAd}’lA + ,qunB
4. Pri konstantnej teplote a tlaku je

dG(nA,nB)z(g—Gj dnA+(§—Gj dng, [T, p]

A nB

A

LON

5. Pre mali zmenu Gibbsovej energie pri konstantnej teplote a tlaku plati
AG=G,-G =u, (nA,z - nA,l)+ lLlB(nB,Z - nB,l) , [T, p]

Chemicka rovnica je zapis premeny reaktantov (stojacich vlavo, A, B, ...) na produkty (stojace
vpravo, P, R, ...). V rovnici typu

aA+bB+...=pP+rR+ ..
volime stechiometrické koeficienty (a, b, ..., p, v, ...) ako najmensSie celé Cisla. Prava a lava
strana rovnice sa musia rovnat’ z hl'adiska poctu atomov a nabojov. Chemické rovnice mozno
zapisovat’ aj v anulovanom tvare

(-a) A+ (-b)B+..+pP+rR=0
pri ktorom su stechiometrické koeficienty v; reaktantov zaporné a produktov kladné.

Rozsah chemickej reakcie, & [mol], sa definuje ako ubytok latkového mnozZstva reaktantu
vztiahnuty na prislusny jednotkovy stechiometricky koeficient; sucasne je to prirastok
latkového mnozstva produktu vztiahnuty na jeho jednotkovy stechiometricky koeficient

dé=— dn(A) _ dn(B) _ _dn(P) _dn(R) _

p b » .
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Komentdr. 1. Rozsah reakcie je extenzitna veliCina. Kvantitativne charakterizuje mieru
chemickej reakcie (stupent chemickej premeny). Umoznuje uskutoénit’ latkova bilanciu
vSetkych zloziek reak¢nej sustavy (obr. 6.4). Ked’ze rozsah reakcie v zaCiatoCnom stave (z) je
nulovy, potom pri prechode do kone¢ného stavu (k) sustavy dostaneme

sn®)-n@) Ay

v, v,
2. Rozsah chemickej reakcie dava do algebraického vztahu latkové mnozstva reaktantov a
produktov, a preto ma principialny vyznam pri latkovych bilanciach s chemickou premenou.
Dosadenim za latkové mnozstva dostavame ststavu rovnic

1m@A) 1m®B) 1 mP) 1mR)
aM(A) bM®B) ~ pM®P) rM®R)"
a=2 b=1 p=1

[eee].
* lee®

n(A) n(B) n(P)

r=3
n(D)

Obr. 6.4. K objasneniu pojmu rozsah chemickej reakcie: pre reakciu 2A + 1B — 1P + 3R
kvantitativne zreaguje latkové mnozstvo latky A podelené na dvojice s latkovym mnozstvom
latky B podelené na jednotky za vzniku latkového mnozstva latky P podeleného na jednotky a

latkového mnozstva latky R podeleného na trojice.

Reakéna Gibbsova energia A;G je definovand ako zmena Gibbsovej energie sustavy podla
rozsahu reakcie pri konStantnej teplote a tlaku

dG
AG=—0, T,
= [T, p]

Komentar. 1. Ked'ze Gibbsova energia je aj funkciou teploty a tlaku, potom je namieste zapis
prostrednictvom parcialnej derivacie

6-(29)
6§ T,p

2. Grafickym vyjadrenim tejto veli¢iny je smernica doty¢nice zavislosti Gibbsovej energie od
rozsahu reakcie (obr. 6.5), ktora moze byt kladna, zaporna, aj nulova.

G Q=0 rovnovaha
(7, Pl
exergonicka reakcia endergonicka reakcia

samovolna reakcia samovolna reakcia
Vv priamom smere v obratenom smere

Q<K Q>K

AE Rozsah reakcie, &

Obr. 6.5. Zmena Gibbsovej energie s rozsahom chemickej reakcie.
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Odvodenie pre reakcnu Gibbsovu energiu. Uvazujme najprv jednoduchi chemickil premenu
typu aA — pP (napr. disocidcia N,O4 = 2NO>).
1. Rovnicu reakcie zapiseme v anulovanom tvare
0=pP-daA
2. Latkové mnozstva reaktantov a produktov vyjadrime prostrednictvom rozsahu reakcie
dna=—-adéa dnp=pd&
3. ZapiSeme mali zmenu Gibbsovej energie (pri konStantnej teplote a tlaku) pomocou
chemickych potencialov
dG = p,dn, + p,dn, [T, p]
ktoru prepiSeme za pomoci rozsahu reakcie (a =1, p =2)
dG = (-ap,)dS+(puy)ds [T, p]
4. Vyjadrime reak¢nti Gibbsovu energiu A;G = dG/d¢, teda
AG = pup — apip, [T, p]
Dostali sme vysledok, ze reakéna Gibbsova energia je vyjadrend rozdielom chemickych
potencidlov produktov a reaktantov vazenych prislusnym stechiometrickym koeficientom.
5. Podobne pre Standardnt reakéntit Gibbsovu energiu plati

AG? = puy —auy
6. Posuv reakcnej Gibbsovej energie vzhl'adom k Standardnej hodnote je
AG=AG” =p-(py— ;) —a- (i, — 11y

Pripad idedlneho plynu. Specifikujme, Ze latky A a P sa spravaji ako idealne plyny. Potom za
chemicky potencial dosadime

,uA—,uszTln(p—gJ a ,up—,upngTln(p—gj
p p
Vztah pre posuv reakénej Gibbsovej energie sa upravi nasledovne

D\p
A.G-AG" =p-RT1n(pP/p®)—a-RTln(pA/p®)=RTln{%}
(pa/P7)
a vyjadruje, Ze posuv reakénej Gibbsovej energic vzhladom na Standardny stav je dany
prostrednictvom reakéného kvocientu Q.

A.G-AG”=RTInQ

Reakény kvocient, O (bezrozmerny), zahriiuje iba mnozstva pritomnych latok v reakénej
sustave (zlozenie sustavy) a je dany vyrazom

_| e/ P
¢ {(pA/pQ’)“}

Komentar. 1. Hodnoty reakéného kvocientu sa menia od nuly (ked’ je pritomny iba Cisty plyn
A) po nekonecno (ked’ je pritomny iba Cisty plyn P).

2. Pre pripad vSeobecnej reakcie budu v ¢itateli mnozstva vSetkych produktov a v menovateli
vSetkych reaktantov.

Rovnovéazna konstanta, K (bezrozmernd), je reakény kvocient za rovnovahy
K =(0),,

Komentar. 1. Rovnovazna konsStanta je dand jedinym bezrozmernym c¢islom vyplyvajicim zo
zlozenia chemickej sustavy za rovnovahy.
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2. Pre pripad idedlneho plynu a jednoduchej reakcie aA — pP je K =(0)., =(p;/py)

eq?
pri¢om tandardny tlak sa rovna p° = 100 kPa = 10° Pa = 1 bar.

Pripad rovnovahy. Za rovnovahy plati A,G = 0 a dospievame ku vztahu medzi Standardnou
reakénou Gibbsovou energiou a rovnovaznou konstantou

A.G°+RTIK =0
alebo v inom tvare
A.G® =—-RTInK
pripadne
K =exp(-A,G? / RT)
a ked’ rozpiSeme Standardnu reakéni Gibbsovu energiu prostrednictvom prislusnej entalpie a
entropie, potom
K =exp(-A . H? /| RT)-exp(A,S° / R)

ZovSeobecnenie pre lubovolnu chemicku reakciu.
1. Rovnicu reakcie zapiSeme v anulovanom tvare
0=pP+rR+..-(aA+bB+..)
2. Latkové mnozstva reaktantov a produktov vyjadrime prostrednictvom rozsahu reakcie
dnp =-adé, ..., dnp=pdé&
3. Malti zmenu Gibbsovej energie napiSeme
dG = u,dn, + p,dn, +...u,dn, + ppdng, +...
=(—ap, —bpy —...+ pptp +r ity .. )dS
4. Reak¢na Gibbsova energia je vyjadrena za pomoci chemickych potencidlov vztahom

ArG:p/uP—i—r:uR+“'_(aluA+b/uB+'“):ZVi/ui’ [T, p]
(uvedeny zapis pre reakénu Gibbsovu energiu je exaktny, zatial’ bez zjednodusent).

5. Standardna reakéna Gibbsova energia sa vyjadri obdobne, ked’ chemické potencialy si
vztiahnuté na Standardny stav

NG =D v, [T, ]

6. Posuv Gibbsovej energie je
AG-AG? =3 v —), [T, p]

a teda zavisi od posuvu chemickych potencialov zloziek sustavy oproti Standardnému stavu.
7. Na pravej strane rovnice vystupuje posuv chemického potencialu kazdej zlozky sustavy,
ktory sa vyhodnocuje osobitne pre idealny plyn, realny plyn, idedlny roztok a redlny roztok.

Pripad reakcie v plynnej fdze. Postupujeme nasledovne:
a) posuvy chemickych potencialov pre idealne plyny su

#,—p =RTIn (L@j
P

b) posuv reakcnej Gibbsovej energie je

AG=AG” =Y vy —7)=RT Yy, ln(;}—é] = RTlnH(%J |

P
pri¢om sme pouzili sme matematicky vztah x-In X+ y-InY +...=In(X"Y"..),

¢) reakény kvocient je definovany vyrazom
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Tl 2o P PR oyar

¢ H(p(a} )
d) celkova zmena latkového mnozstva je

Av=(p+r+.)—(a+b+..)
Pripomenime, ze Standardny tlak sa rovna pg = 100 kPa = 10° Pa = 1 bar. Ak budeme
vyjadrovat’ parcialne tlaky plynov v jednotkach Standardného tlaku (teda bar), potom reakcny
kvocient je suc¢inom parcidlnych tlakov produktov deleny suc¢inom parcidlnych tlakov
reaktantov, pricom kazdy je umocneny na prislusny stechiometricky koeficient

_ Py Py
Q - a b
PaPg -
e) Pri chemickej rovnovahe sa reakény kvocient stava tlakovou rovnovaznou konstantou
Py pp ...
@), =K, =(—i ; ]
PaPr g
a na vyznacenie, Ze sa jedna o veli¢inu zlozent z tlakov pouzivame dodato¢ny index ,,p*. (Pre
redlny plyn sa udrziava tvar rovnice idealneho plynu s tym, Ze odchylky st zahrnuté do fugacit
fa prostrednictvom fugacitnych koeficientov ¢a (fa = gapa.)

Ak sa parcialne tlaky plynnej zmesi vyjadria molovymi zlomkami podl'a Daltonovho zékona, p;
= x;p, potom pre tlakovli rovnovaznu konstantu dostavame

. Av
_[ propre o\ _[ Xp X o p
KP_{a—bJ (p ) _(# | o
PP )y Xy X )y \ D
Ked zavedieme rovnovaznu konstantu zlozenia
Xp - Xg e
KX z( s b J
Xy Xp e )
potom medzi rovnovaznymi konstantami nachadzame vztah
_ o Av
Kp =K, '(p /p )

Pripad reakcie v roztoku. Postupujeme nasledovne:
al) Pre idealny roztok je

U, =1l +RTInx,

kde x5 — molovy zlomok rozpustenej zlozky A, alebo
/LlA = /Llf +RT1n cr,A

kde c;a = ca/c? je relativna koncentracia latkového mnozstva vztiahnutd na $tandardny

stav ¢Z =1 mol dm™.
a2) Pre realny roztok sa udrziava tvar rovnice idealneho roztoku s tym, Ze odchylky su zahrnuté

do aktivity aa prostrednictvom aktivitného koeficienta ya (aa = ya Xa T€Sp. da = Ja Cra),
teda

Uy =45 +RTna,

a3) Ked'ze aktivita tuhej latky a rozpustadla v nadbytku sa povazuju za jednotkové, v tychto
pripadoch je chemicky potencial zhodny so Standardnym chemickym potencialom.
b) S pouzitim posuvu chemického potencialu pre zlozky roztoku

H; _/ui® =RTIng,
dostaneme posuv reakénej Gibbsovej energie v tvare
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A.G-AG” = Zvi(,ui —u?) = RTZVi Ing, = RTlnH(al.)V"
¢) Reakény kvocient sa zavedie vztahom
Q ZH(a.)V‘ _ a; -a;
o al-aj-..
d) Pri chemickej rovnovahe dostaneme aktivitnii rovnovaznu konstantu

©)., =K, {&j

a, -ag ..

Indexom ,,a* sme vyznacili, ze sa jedna o veliCinu pozostavajucu z aktivit zloziek roztoku pri
rovnovaznom zlozeni sustavy.

V dostato¢ne zriedenom roztoku sa aktivita rozpustenej zlozky rovna relativnej koncentracii
latkového mnozstva
cr,L = >[L]
ktori za rovnovahy vyjadrujeme zépisom v hranatych zatvorkach. Potom zavddzame
koncentracnu rovnovaznu konstantu
PJ”[RT ...
x —[PVIRY
[AT‘[BT ...
¢o sme vyjadrili dolnym indexom ,,c“. V tejto konstante nevystupuje koncentracia rozpustadla,

pretoze aktivita rozpustadla pri dostato¢nom zriedeni roztoku je jednotkova. Podobne, aktivita
Cistej tuhej latky je jednotkova, a tak nevchadza do vyrazu pre rovnovaznu konstantu.

71—l

ap

Za chemickej rovnovahy plati podmienka A.G = 0, a tak
MG =3 (). (TP

Lavh stranu tejto rovnice mozno vyhodnotit' exaktne, na zaklade znalosti Standardnych
tvornych Gibbsovych energii jednotlivych zloziek, A,G”, (obr. 6.6)

AG?=>v,-AG?

AGP

AG°(produkty)

1 e

Obr. 6.6. Vyjadrenie Standardnej reakcnej Gibbsovej energie
pomocou Standardnych tvornych Gibbsovych energii.

Termodynamicka rovnovéazna konstanta K sa definuje vztahom

RTInK =-AG”
bez ohl'adu na dodatocné informécie o skupenskom stave latok pritomnych v sustave. Spojenim
predchadzajtcich vztahov dostaneme

AG= RTln(Q/K)
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Tlustraciu ré6znych druhov rovnovaznych konstant podava tab. 6.1.

Tabulka 6.1. R6zne druhy rovnovaznych konstant

Reakcia Rovnovéazna konstanta Poznamka
FeO(s) + CO(g) _ p(CO,) K o aktivity tuhych latok st
> Fe(s) + COx(g) P p(CO) =P jednotkove, fugacity p.lynov .
X(CO,) nahradené parcidlnymi tlakmi
=2 Av=0
" x(CO)
HF(aq) + H,O(1) a(H,0%)-a(F") aktivita H,O ako rozpustadla je
- H30"(aq) + F (aq) a = T amF) jednotkova
Bi,Ss(s) K, =[Bi"T[S" T aktivita tuhej latky je
© 2Bi*'(aq) + 35* (aq) jednotkov4, roztok je vel'mi
zriedeny
MnOy(s) + 4H307(aq) + © _ aMnH,0), ) . aktivita tuhej litky je
2Cl (aq) <> * 4 (H,0%)-4*(Cl) f(CL) jednotkova, fugacitu plynu
[Mn(H,0)s]* (aq) + Cly(g) mozno nahradit’

f(CL) = p(CL)=x(Cl,)p'=p

Priklad: Rovnovazna konsStanta syntézy amoniaku. Uvazujme reakciu v
plynnej faze

Na(g) + 3Ha(g) = 2NH;(g)
Stechiometrické koeficienty rovnice st a =1, b =3, p =2, pricom Av=2 —
1 — 3 = =2. Reakcna Gibbsova energia sa z chemickych potencialov zlozi
nasledovne

AG =+2fNH;) = 1:41(N;) ~ 3-41(Hs)
Reakcny kvocient pri nizkych tlakoch sa rovna

0= p*(NH,)

p(N,)-p*(H,) Fritz Haber (1868-1934)
za predpokladu, Ze parcidlne tlaky su vztiahnuté na Standardny stav — teda Tjaosel(t)g;uczrt;in]izig“
vyjadrené v jednokach bar. Reak¢ny kvocient zavisi od aktualnych tlakov »7a sym

v sustave: ak na pociatku reakcie s pritomné iba reaktanty, potom p(NH;) = 0 a nasledne je Q = 0. Za
rovnovahy sa reakény kvocient stane tlakovou rovnoviznou konstantou K,, ktori moZno vyjadrit
prostrednictvom rovnovdznej konstanty zloZenia K, nasledovne

© :( p*(NH,) ] K
’ p(Nz)-p3(H2) e i

Hodnotu  termodynamickej  rovmoviznej  konstanty  vypocitame exaktne z tabelovanych
termodynamickych tidajov pre §tandardny stav. Standardné tvorné Gibbsove energie plynného N, a H,
st podra definicie nulové a v tabul’kach najdeme AG?(NH;) = —16,45 kJ mol™. Preto piseme

AG? = +2-AG®(NH;) — 1-AG®(N) — 3-AG°(H,)
o dava A,G® = +2-(—-16,45 kJ mol™") = =32.,9 kJ mol ™", teda reakcia je exergonicka (kona pracu). Pre
prirodzeny logaritmus rovnovaznej konstanty mame
AG” ~32,9 kJ mol™ _1
RT? (8,314 J K 'mol ")(298,15 K)
Nakoniec umocnenim na zaklad prirodzenych logaritmov dostaneme K = exp(13,3) = 6,0-10° — velmi
vel'ké Cislo. Znamena to, ze pri Standardnych podmienkach bude mnozstvo produktu d’aleko prevladat’
nad mnozstvami reaktantov. Poznamenajme, Ze sa nehovori, ako rychlostou sa k rovnovahe dostaneme.

InK =—

>
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Rovnovazna konstanta nadobida vzdy kladni hodnotu (je to bezrozmerna velicina).

Hrani¢nymi situaciami st, ked’ je mensia ako 1, rovna 1 (zriedkavo), alebo vacsia ako 1 (tab.

6.2).

a) ak pre reakciu je K > 1, k rovnovahe sa dospeje priamou reakciu, teda premenou reaktantov
na produkty (reakcia prebieha zl'ava — doprava),

b) akje K <1, k rovnovahe sa dospeje protismernou reakciou,

c) akje K =1, potom latkové mnozstva zicastnenych latok sa nemenia (takou je napr. reakcia
samovymeny ligandov FeCl, + ClI" =FeCly + CI").

Tabul’ka 6.2. Vzt'ah rovnovaznej konStanty ku pociatocnym koncentraciam c¢, reaktantov a
produktov

Hodnota K Produkty Reaktanty

K>1 [P]> ¢, (P) [A]<cy(A)
K=1 [P]=¢,(P) [Al=¢,(A)
K<l [P]<c,(P) [A]>c,(A)

V doterajsich uvahach o chemickej rovnovahe sme hodnotili zmenu
Gibbsovej energie podla rozsahu reakcie (reakcnu Gibbsovu energiu)
pri konstantnej teplote a tlaku. Vysledkom bol zapis

AG= RTln(Q/K), [T, p]
Termodynamicka rovnovazna konstanta sa vztahovala na Standardny
stav zucastnenych latok

A.G° =—RTInK = RT In(1/ K)
Ked’ sa zmenia stavové podmienky (teplotu alebo tlak), zmeni sa aj
rovnovazna konstanta.

Jacobus H. van 't Hoff

_ o S (1852-1911)
Teplotnu zavislost rovnovaznej konStanty pri konStantnom tlaku Nobelova cena: 1901
vyjadruje van’t Hoffov vztah ,,za objav zdkonov
%) chemickej dynamiky a
(a(ln K)j = Aer osmotického tlaku v
oT » RT roztokoch*

Tento vztah vyjadruje, Ze zmena logaritmu rovnovaznej konstanty s teplotou je priamo imerna
Standardnej reakcnej entalpii a nepriamo imernd Stvorcu termodynamicke;j teploty.

Odvodenie teplotnej zavislosti rovnovaznej konstanty. Pre malu zmenu Gibbsovej energie
sustavy plati vztah

dG=-8dT + Vdp
Odtial’ vyplyva, Ze derivacia Gibsovej energie podla teploty za konStantného tlaku je

dG
—=-8,
dr [r]
alebo vhodnejsie
(@_G] —_s§
or ),

Potom zmena Gibbsovej energie s teplotou suvisi so zmenou entropie vztahom
OAG
— | ==AS
or ),

Dosadenim za zmenu entropie do zakladného vzt'ahu pre zmenu Gibbsovej energie v tvare
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AG =AH -TAS
obdrzime Gibbsovu rovnicu
AG=AH+T (%j
or ),

ktora je rovnako splnena pre Standardné reakéné veli¢iny
A @
AG”=AH°+T oA G-
o ),

Dosad’'me d’alej za zmenu $tandardnej reakénej Gibbsovej energie A,G” =—RTInK

~RTInK =A H” —RT(MJ
or ),

a vykonajme derivaciu su¢inu (7-InK) podla znameho pravidla o derivovani stcinu funkcii
(ab)’ = a’b + ab’. Dostaneme tak rovnicu

~RTInK =A H? -RT[InK]| —RT{T(G(?TK)J }
P

ktorti upravime na tvar
0=AH?-RT? (Mj
or ),
ktory nakoniec dava van’t Hoffov vztah
o(nK)) AH?
( oT jp ~ RT?

Vyraz na lavej strane chapeme v zmysle zmeny logaritmu rovnovaznej konStanty pri malej
zmene teploty za konStantného tlaku

lim A(ln K) _ dinK ]

AT—-0 AT d7T

Ak pozname znamienko Standardnej reakénej entalpie (z toho, ¢i je reakcia endotermicka alebo

exotermicka), potom mdzeme vyvodit, ¢i sa rovnovazna konstanta reakcie s teplotou bude

zvySovat alebo zniZovat’ (tab. 6.3):

a) pre exotermické reakcie prebiehajiice pri kontantnom tlaku (AH° < 0) zvysenie teploty
(AT > 0) sposobi zmensenie hodnoty K,

b) pre endotermické reakcie prebichajice pri konStantnom tlaku (ArH® > () zvySenie teploty
(AT > 0) sposobi zvicSenie hodnoty K.

Tabulka 6.3. Zmena rovnovaznej konstanty s teplotou

Zmena entalpie Zmena Zmena K [p] Slovom

teploty
AHP <0 AT>0 zmenSuje sa  Pri exotermickej reakcii zvySena teplota
exotermicka reakcia AT<0 zvdGSuje sa  podporuje reaktanty
AP >0 AT>0 zvacsuje sa Pri  endotermickej reakcii zvySena
endotermicka reakcia AT <0 zmenSuje sa  teplota podporuje produkty

Vyraz definujuci rovnovaznu konstantu si upravime za pomoci reakénej entalpie a entropie
takto

AG”=AH?-TAS° =-RTInK
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a prepiseme ho na tvar

1%} %]
ko [AHZ)L (AS
R )T | R

Toto je vlastne rovnica priamky typu y = ax + b ked mame x = (1/7) a y = InK. Ak takito
zavislost’ vyjadrime grafom (obr. 6.7), potom smernicou priamky je

a=—(AH"/R)
a usekom vytnutym na osi y je
b=(A,S”/R)

Z grafickej zavislosti InK od 1/T mozno urc¢it hodnoty Standardnej reakcnej entalpie a
Standardnej reak¢nej entropie.

InK

11T 1T

Obr. 6.7. Linearna zavislost’ logaritmu rovnovaznej konsStanty
od prevratenej hodnoty termodynamicke;j teploty.

Druhym vztahom je zavislost’ rovnovaznej konstanty od tlaku pri konsStantnej teplote. Ked'ze
tlakova zmena pre kvapalné a tuhé latky je velmi mala, takato zavislost’ sa dotyka plynnych
latok. Pre tato situaciu pouzijeme rovnovaznu konstantu vyjadrena prostrednictvom molovych
zlomkov K. Jej tlakova zmena ma tvar

(a(anX)J _Av
o ) P

priCcom pripomenime, Zze celkova zmena latkového mnoZzstva je Av=(p+r+..)—(a+b+..).
Vztah znamena, Ze ak je sustava v rovnovahe pri konstantnej teplote a pri reakcii sa zmensuje
latkové mnozstvo plynnych latok (Av < 0), potom zvysenie tlaku (Ap > 0) vyvola premenu
istého mnozstva reaktantov na produkty. Naopak, pri znizeni tlaku sa ist¢ mnozstvo produktov
premeni na reaktanty. Aby sme predisli nedorozumeniu: od celkového tlaku zavisi iba
rovnovazna konStanta Ky, nie vSak K,

Princip pohyblivej rovnovahy (tiez Le Chatelierov princip) hovori:
1) ak je stustava v rovnovahe a vonkajSie podmienky sa nemenia, rovnovaha sa zachovava,
2) poruSenie rovnovahy vonkaj$im pdsobenim (zmenou teploty alebo tlaku) vyvoldva zmeny,
ktorymi sa sustava usiluje zabranit’ u¢inkom tohto pdsobenia.
Je to vlastne zdkon akcie a reakcie pre chemické sustavy.

Priklad: Vplyv teploty a tlaku na chemickii rovnovahu. V plynnej faze sa medzi dimérom N,O, (ozn. D)
a monomérom NO, (ozn. M) ustal'uje rovnovaha
N>O4(g) <> 2 NOx(g), AH? =+55 kJ mol™
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Vztah medzi latkovymi mnozstvami upravuje rozsah reakcie: &= n(N,O4)/1 = n(NO,)/2. Pri rozklade
diméru sa zvicsuje latkové mnozstvo plynnych latok, Av=2 — 1 = +1. Rovnovazna konsStanta zlozenia
pre rozklad diméru ma tvar
_ x*(NO,)
" x(N,0,)
a tlakova rovnovazna konstanta je K, =K - .

Pri teplote 7= 298 K (priblizne izbova teplota 25 °C) a tlaku p = 101,3 kPa (atmosféricky tlak) je
za rovnovahy 18,5 % diméru rozloZeného na monomér. Pritomnost’ monoméru NO, sa prejavi farbou
zmesi, pretoze tato plynna latka je hnedo sfarbena (obr. 6.8).

Pri ochladeni sustavy na teplotu 7 = 273 K (priblizne 0 °C) a zachovani tlaku sa hodnota
rovnovazne]j konstanty zmensi (pretoze je to endotermicky dej) a pri novej rovnovahe bude iba 0,8 %
diméru rozlozeného na monomér. V ddsledku toho hnedé sfarbenie zmesi vymizne.

AT <0 AT>0

AP <0 Ap>0

AH>0
Av>0

Obr. 6.8. Schéma posuvu rovnovahy pri zmene teploty a tlaku: D (svetly) <> M (tmavy).

Pri zachovani teploty, ale pri znizeni tlaku (Ap < 0) na p = 50,6 kPa sa rovnovazna konstanta
zlozenia zvacsi a za novej rovnovahy bude 25,7 % diméru rozlozeného na monomér.

Pridavkom niektorej zlozky reakénej zmesi (pri konsStantnej teplote a tlaku) sa rovnovaha musi
obnovit, ¢o sa dosiahne chemickou premenou. Napr. pridavok diméru sposobi, ze jeho cast’ bude
disociovat’ na monomér do takej miery, kym sa opit’ neobnovi rovnovaha.
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7 Voda a roztoky elektrolytov

Pojmy: vodivost’, konduktivita, molova vodivost’, elektrolyt, disociacia, idnové Cislo, silny
elektrolyt, slaby elektrolyt, stupen disociacie, Ostwaldov zried'ovaci zakon, vylucovacia
reakcia, zrazacia reakcia, sucin rozpustnosti, metateticka reakcia, sol’.

Lahko mozno overit, Ze rozne ldtky v prepustaju elektricky prud v roznej miere. K tomu
potrebujeme zapojit do elektrického obvodu dostatocne citlivy ampérmeter a skumanu latku,
napr. hlinikovy drot, valcek siry, alebo kontakty ponorime do skumanej kvapaliny. Takto
zistime, Ze hlinik je vodi¢ prudu, sira je nevodic¢ a cistd (destilovana voda) prakticky
neprepusta elektricky prud. Naproti tomu technickd voda (napr. z vodovodu) prepusta prud
v ovela vicsej miere. (Zistenie S.A. Arrheniusa, Ze dva nevodice, akymi su voda a kamenna sol,
davaju vodivy roztok bolo prijaté s velkou nedoverou a jeho dizertacnad prdca bola hodnotend
najhorsim skore. Neskor boli jeho prdce ocenené Nobelovou cenou.)

e Vodivost roztoku, G [S = Q" — siemens], sa zavadza ako prevratena hodnota jeho odporu R
[Q=V A™' — ohm)]: G = 1/R. Odpor sa ur&i z Ohmovho zakona R = U/I.

e Vodivost kvapalnej vzorky je priamo imerna jej prierezu 4 a nepriamo tmerna jej dizke /
G=xAd/l

kde koeficient imernosti x sa nazyva konduktivita.

e Molové vodivost, Ay (S m* mol™), je konduktivita vztiahnuté na jednotkovii koncentraciu
Am = Klc

Jej typické hodnoty st okolo 10 mS m? mol ™.

Elektrolyt je latka prepustajuca elektricky prad, v ktorej st nositeI'mi néboja i6ny: katidny
a anioény. Vacsina elektrolytov zahrnuje kvapalnt fazu — roztoky alebo taveniny.

Existencia kationov a aniénov je spdsobena disocidciou (ionizaciou)
elektrolytu — rozpadom na i6ny. Napr., NaCl je elektrolytom ako
v tavenine, tak aj vo vodnom roztoku. [6nové Cislo i je pocet idbnov
pripadajtcich na jednotkové mnozstvo elektrolytu (na jeho vzorcova
jednotku).

Silny elektrolyt je latka tplne (takmer kvantitativne) v roztoku
disociovana na i6ny (ionizovana).
Komentadr. 16nové Cislo silného elektrolytu sa zhoduje s poctom

ionov odvodenych od vzorcovej jednotky elektrolytu. Znamena to, Svante A. Arrhenius
ze latkové mnozstvo i6nov v roztoku je (skoro) celoCiselnym (1859-1927)
nasobkom 7 latkového mnozstva rozpustene;j latky, napr. Nobelova cena: 1903

,»za elektrolyticku tedriu
disociacie*

NaCl(s) —22— Na'(aq) + Cl (aq), i=2
K2SO04(s) —22 52 K'(aq) + SO4*(aq), i =3

Slaby elektrolyt je latka v roztoku ¢iasto¢ne disociovana.
Komentar. V roztoku slabého elektrolytu sa nachadzaju nedisociované molekuly aj iony latky
vzniknuté jej disociaciou. Preto i6nové ¢islo i je (omnoho) mensie nez pocet ionov odvodenych
od vzorcovej jednotky elektrolytu. Napr. v roztokoch s koncentraciou ¢ = 1 mol dm™ plati
HCOOH(aq) + H,O(1) —22— H3;0"(aq) + HCOO (aq), i = 1,03
HIO;3(aq) + HO(l) —22— H;0"(aq) + 105 (aq), i=1,33
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Stupen disociacie « slabého elektrolytu sa definuje podielom latkového mnozstva disociovanej
formy n, (L) a celkového latkového mnozstva latky v roztoku
o = s L)
n(L)
Komentdr. 1. Vydelenim Ccitatel'a aj menovatel’'a rovnakym objemom dostaneme vztah medzi
koncentraciou disociovanej formy a celkovou (analytickou) koncentraciou latky v roztoku

o = Sis (L)
c(L)
2. Hodnota stupiia disociacie sa pohybuje v intervale 0<ea <1, v zavislosti od celkovej
koncentracie latky v roztoku.

Odvodenie zavislosti stupna disocidcie od koncentracie latky. 1. Vychadzame zrovnice
disociacie, ktora je typickym prikladom rovnovaznej reakcie

AB(solv) === A’(solv) + B<(solv)
ktort charakterizuje rovnovazna konstanta
[A']-[B]

[AB]

2. Vztah medzi latkovymi mnozstvami chemicky premenenych castic vyjadruje rozsah reakcie,
ktory v uvedenom jednoduchom priklade dava

£=n(A")=n(B)=n(AB)
Kedze tieto latkové mnozstva sa nachadzaju v rovnakom objeme, vydelenim objemom
dostaneme vzt'ah medzi koncentraciami, teda

c(A")=c(B") =c;(AB)
a pri chemickej rovnovahe medzi rovnovaznymi koncentraciami

[A"]=[B]=[AB],,
3. Celkovu (analytickt) koncentraciu latky v roztoku ozna¢ime c a za pomoci stupnia ionizacie
napiSeme vztahy

[A"]=[B]=[AB],, =a:c
ktoré dosadime do Citatel'a rovnovaznej konstanty. Do jej menovatela vchadza rovnovazna
koncentracia neionizovanej formy, ktora je rozdielom celkovej koncentracie latky
a koncentracie ionizovanej formy, teda

[AB] s =c—[AB]y, =c—a-c
4. Vysledkom je
_(a-o)a-c) a’
- c—(a-c) T l-a

Uvedeny zapis je ekvivalentnym prepisom Ostwaldovho
zried'ovacieho zakona, ktory hovori, Ze stupern disocidacie elektrolytu
sa zvysuje pri zriedovani roztoku. (Ostwaldov zakon bol pévodne
formulovany pre vodivosti elektrolytov.) Upravou vyrazu pre
rovnovaznu kons$tantu disociacie dostaneme kvadratickti rovnicu
vzhl'adom na stupeii disociacie
ca’ +Ka—-K =0
ktora ma len jeden prijatel'ny (kladny) koren Friedrich W. Ostwald

. —K +VK? +4Kc (1853-1932)

Nobelova cena: 1909
2c
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Uvedent funkciu mozno graficky zobrazit, ako je to uvedené na obr. 7.1. Z grafu vyplyva, ze
aj v pripade slabych elektrolytov (K < 1) sa stupen disociacie silne zvySuje v dostatocne
zriedenom roztoku (¢ — 0).

0.7 0.7
0.6 0.6
3 0.5 A 8 0.5 A
2 )
[} [}
S 0.4 S 0.4
2 2
e 0.3 2 0.3
3 g
2 2
» 024 N 0.2+
0.1 - 0.1 4
0.0 L L L L 0.0 | | | | |
0.0 0.2 04 0.6 0.8 1.0 0.0 0.5 1.0 1.5 2.0 2.5 3.0
Koncentracia, ¢/mol dm=3 —log(cy)

Obr. 7.1. Zavislost stupiia disociacie od koncentréacie latky pri hodnote K = 107

Molova vodivost’ silne zavisi od koncentracie elektrolytu, ale pri vel'mi nizkych koncentraciach
sa blizi k limitnej hodnote oznalovanej ako medznad molova vodivost A’ . Tieto veli¢iny su vo
vzt'ahu so stupniom disociacie

A, =aA,
Ked prepiseme vyraz pre konstantu disociacie do tvaru

l =1+ %

o K
potom substiticiou za « dostaneme pdvodné vyjadrenie Ostwaldovho zried'ovacieho zakona

A1, Ae
A, A KA

Podla tejto rovnice zavislost' y = 1/A,, od x = Apc vytina na osi y tsek b=1/ A .

VyluCovacie reakcie su také pri ktorych aspoii jeden z produktov je v inej faze, ako reaktanty.
Vylucena latka je spravidla plyn, alebo tuha latka. Napr.

Na,COs(aq) + 2 HCl(aq) = 2 NaCl(aq) + H,O(l) + COx(g)

NH;(g) + HCl(g) = NH4CI(s)

Zréazacia reakcia je druh vylucovacej reakcie pri ktorej sa z kvapalnej fazy vylucuje tuha latka.

Napr. reakcia v stechiometrickom tvare
AgNO;(aq) + KCl(aq) = AgClI(s) + KNOs(aq)
sa napise v ibnovom tvare ako
Ag'(aq) + NOs(aq) + K'(aq) + Cl"(aq) = AgClI(s) + K'(aq) + NO5 (aq)
a v skratenom iénovom tvare
Ag'(aq) + CI (aq) = AgCI(s)
Ked'Ze ide o typickl rovnovahu, namieste je zapis prostrednictvom dvoch Sipok

Ag'(aq) + Cl (aq) —><io_ AgCl(s)
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Tento zapis vyjadruje tvorbu malo rozpustnej latky AgCl z jej i6nov v roztoku. Zapisom protismernej
reakcie je

AgCl(s) === Ag'(aq) + CI (aq)
a je vyjadrenim rozpustania AgCl na prislusné iony vo vodnom roztoku.

Zrazacie reakcie sa kvantitativne posudzuju prostrednictvom prislusnej aktivitnej rovnovaiznej
konstanty K,, ktora sa vzt'ahuje na reakciu disociacie elektrolytu.
a) Pri disociacii jednoduchého binarneho elektrolytu typu AB mame rovnicu
AB(s) &= A’(ag) + B (aq)
a aktivitna rovnovazna konstanta je
K.=a(A"yaB")
Tato nezahriuje aktivitu tuhej fazy, pretoze jej hodnota je jednotkova.
b) Pri nizSich koncentracidch i6nov v roztoku sa aktivita i6nov blizi k relativnym
koncentraciam, takze mozno pouzit zapis prostrednictvom koncentracnej rovnovdaznej
konstanty
Ke=[A"}[B]
¢) Pri zlozitejSom druhu elektrolytu mame rovnicu disociacie v tvare
AnBi(s) &= m A" (aq) + n B" (aq)
ktort charakterizuje aktivitnd rovnovazna konstanta
K, =a(A")"a(B"Y
pripadne koncentracna rovnovazna konstanta
K. =[A"]"[B"]"

Sucin rozpustnosti K je aktivitna rovnovazna konstanta pre reakciu rozpustania elektrolytu.
Zahrnuje aktivity i6nov v roztoku umocnené na ich stechiometricky koeficient.

Odvodenie pre koncentraciu silného elektrolytu. 1. V rovnici rozpistania elektrolytu su latkové
mnozstva viazané prostrednictvom rozsahu reakcie takto

g MAT) _n(BY) A g
m n

a potom v rovnakom objeme roztoku plati vztah medzi koncentraciami
«A”) = «B7) =c(A,B))=c
m n
2. Dosadenim do st¢inu rozpustnosti mame
K, =(mc)" -(nc)" =(m"n")c""
odkial’ osamostatnime
K

Cm+n _ s

(m"n")

3. Odmocnenim dostavame vztah pre koncentraciu silného elektrolytu pritomného v roztoku (v
uplne disociovanej forme)

1/(n+m)
f K K
C = n+m S — S
mmnn mmnn

4. Pre najjednoduchsi pripad binarneho elektrolytu (m = n = 1) sa vztah zjednodusi na ¢ = \/E .

5. Pripomenime si vztah medzi koncentraciou latky c¢(L) a jej hmotnostnym zlomkom w(L)
prostrednictvom hustoty roztoku p a molovej hmotnosti latky M(L), teda

(L) = w(L) -ﬁ
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z ktorého potom mozno uréit’ rozpustnost’ s; = 100 w latky (v g latky na 100 g roztoku).

Koncentraciu rozpustenej latky v roztoku (a tym aj jej rozpustnost’) mozno ovplyvnit Styrmi

spdsobmi.

1. Pri endotermickom deji rozptstania zvySovanie teploty vedie k zvidcSeniu rovnovaznej
kons$tanty (sG€inu rozpustnosti) podla vant’Hoffovho vztahu, atym k zvySeniu
rozpustnosti latky. Naopak, pri exotermickom deji rozpustania zvySovanie teploty povedie
k zmenSeniu rovnovaznej konStanty a nasledne k zniZeniu rozpustnosti.

2. Ak zmenime hmotnost’ a tym aj objem rozpustadla, potom v zmenenom objeme roztoku sa
zmenia aj koncentracie jednotlivych zloziek podla vzt'ahu ¢ = n/V. Preto sa ustaluje nova
rovnovaha pri ktorej sa sucin rozpustnosti zachovava. Napr. odparenim casti rozpustadla
pri konsStantnej teplote by sa koncentracie zloziek v roztoku zvicsili nad dovolenu hranicu,
¢o sa prejavi vylucenim latky (vyzrazanim) z roztoku.

3. Ak do nasyteného roztoku v rovnovahe s tuhou fazou pridame jeden i6n v nadbytku, potom
na zmenené koncentratné pomery sustava reaguje vyzrazanim casti latky. Napr. pre
bindrny elektrolyt v rovnovahe
AB(s) —=> A’(aq) + B (aq)
pridanie latky AC spOsobi, ze okamZité koncentracie presahuji hodnotu sucinu rozpustnosti
K < {c(AM)aB + c(AN)ac}o(B)

Nasledne sa isty podiel latky AB vyzraza tak, aby sa zachovala hodnota sucinu
rozpustnosti.

4. Ak do roztoku vrovnovahe priddme iné rozpustadlo (spravidla sinou polaritou
charakterizovanou relativnou permitivitou &), potom rozpustnosti latok sa menia. Pri
vhodnej volbe mozno dosiahnut’ vyzrazanie latky z roztoku. Napr. pridavok etanolu do
vodného roztoku NaCl povedie k vyzrazaniu Casti NaCl, pretoze tato latka je v etanole
menej rozpustna.

Latka sa povazuje za malo rozpustnii vtedy, ked” hodnota jej siéinu rozpustnosti je K, < 107,
Hodnoty st¢inu rozpustnosti pre niektoré elektrolyty si uvedené v tab. 7.1.

Tabulka 7.1. St€in rozpustnosti pri teplote 7= 298 K

Elektrolyt K Elektrolyt K

Ca(OH), 1,3-10° Agl 85-107"
BaSOy 1,5-107° Cas(POy), 1,3-107*
Mg(OH), 8,910 CuS 8,5-107"

Pre reakciu zrazania latky, ktora je protismernou vzhladom na rozpustanie, plati, Ze jej
rovnovazna konstanta je prevratenou hodnotou st¢inu rozpustnosti
K, = 1/Kj
Této veli€ina je v zndmom vzt'ahu so Standardnou reakénou Gibbsovou energiou pre zraZanie
A,G° =-RTInK, =-RTIn(1/K,)=RTInK,
Preto ¢im bude sucin rozpustnosti mensi, tym bude zmena Standardnej Gibbsovej energie
zraZania mensia (viac zaporna). Z dvoch moznych samovolnych dejov je vzdy uprednostneny
ten, ktor¢ho zmena Gibbsovej energie je viac zapornd. Ak teda mame v roztoku popri sebe dva
iony zrazatelné rovnakym cinidlom, potom prebieha kvantitativne vyzrdzanie toho ionu,
ktorého sucin rozpustnosti je mensi. Napr. vo vodnom roztoku ionov I, Br™ a Cl™ pridavkom
Ag’ sa najprv vyzraza Agl, potom AgBr a nakoniec AgCl, pretoze plati K(Agl) < K{(AgBr) <
K(AgCl).
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Zrazanie moze byt niekedy skomplikované naslednymi komplexotvornymi reakciami. Napr. kationy
Pb*" moZno vyzrazat' kvantitativne iba prave potrebnym mnozstvom aniénov OH", pretoze vzniknuta
zrazenina Pb(OH), sa v nadbytku aniénov OH™ d’alej rozptist'a na hydroxokomplex [Pb(OH);]".

Priklad: Selektivne zrazanie sulfidov. Sulfan — H,S ionizuje vo vode podla rovnice
H,S(aq) + 2 H,O(1) <_H4>O_ 2 H;0"(aq) + S* (aq)
pricom koncentra¢na rovnovazna konsStanta ma hodnotu
_[H,0' T [S"]
’ [H,S]
Z rozpustnosti H,S vo vode pri Standardnej teplote dostaneme rovnovaznu koncentraciu ¢(H,S) = 0,1
mol dm, teda [H,S] = 0,1. Reakcia rozpti§tania sulfidu typu MS je
MS(s) &= M"(aq) + S’ (aq)
a je charakterizovana su¢inom rozpustnosti
Kg — [M2+].[S2—]
Ak dosadime do rovnovéaznej konstanty za [S* ], potom mame vzt'ah
— [H3O+ ]2 i Ks
©[HS] M
z ktorého vyjadrime koncentraciu oxéniovych iénov

[HO= \/KC-[HZSJ-[M“] _Lo-10 M

=1,0-107

Zrazanie rozpusteného sulfidu nastava vtedy, ked’ st prekrocené hrani¢né koncentracie, teda ked’ plati
Ks < [M2+].[SZ—]
a tak
M2+
[H,0"]<1,0-107" M7]
KS
Pri rovnakej koncentracii kationov M*" v roztoku ¢im je vagsia hodnota K(MS) pre dany sulfid (¢im je
sulfid rozpustne;jsi), tym musi byt mensia koncentracia iénov H;O" v roztoku, aby sa sulfid MS zrazal
sulfanom. Pri vhodnejSom $kalovani stupnic mame

—log[H,0"]>12 +%(log K, —log[M**])
Ak v roztoku mame koncentraciu [M>*] = 0,01, potom hodnote Ky(MS) = 107> odpoveda prahova

hodnota zrazania pH =-log[H,0"] = 7 (obr. 7.2). V kyslom roztoku s koncentraciou oxéniovych

ionov ¢(H;0") > 107" mol dm™ sa teda zrazaju vietky sulfidy, ktorych su¢in rozpustnosti je K(MS) <
107"

©
I

% % —_—

26 12 -2

Obr. 7.2. Prahova hodnota pH pre zrazanie sulfidov MS sulfanom
z roztokov s ¢(M*") = 0,01 mol dm™.

Metatetické reakcie (reakcie podvojnej zameny) su reakcie dvoch latok (obvykle soli) pri
ktorych si anidny a kationy navzdjom vymienajui partnerov. Hnacou silou metatetickej reakcie
je spravidla tvorba malo rozpustného alebo mélo ionizovaného produktu. Napr. technologicky
dolezitym stupiiom pri vyrobe sody je metateticka reakcia
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NaCl(aq) + NH4HCO3(aq) = NaHCO3(aq) + NH4Cl(aq)
Inymi prikladmi st:

Hg(NOs)»(aq) + 2 NaCl(aq) = HgCly(aq) + 2 NaNOs(aq)

CdS(s) + HgClx(aq) = HgS(s) + CdCl,(aq)

Sol je tuha latka pozostavajuca z katidnov a aniénov.

Komentar. 1. Sol’ formalne vznika neutralizaciou kyseliny a zasady.

2. Soli su zvicsa silné elektrolyty: v tavenine alebo v roztoku takmer kvantitativne disociuju.

3. Vécsina dolezitych anorganickych prirodnych latok existuje v podobe soli. Napr. prirodnym
zdrojom sodika a chloru je NaCl (halit), zdrojom vapnika je CaCO; (vapenec), zdrojom dusika
v podobe dusi¢nanu je NaNO; (Cilsky liadok), zdrojom fluoru je CaF, (fluorit) a pod.

4. Sol'ou je aj HgCl,, ktory je vsak slaby elektrolyt: vo vodnom roztoku disociuje iba nepatrne,
takze roztok HgCl, obsahuje Gastice Hg”", CI™ a aj HgCl,. Takisto solou je MgCOs; tato latka
je vo vode malo rozpustnd (Ks = 10715), hoci je silnym elektrolytom (Castice MgCO; vo
vodnom roztoku neexistuju) a pri zohrievani nad kritickd teplotu sa rozklada na MgO a COs,.

Soli maju mnozstvo uzitkovych vlastnosti, z ktorych spomenieme:

1. mald rozpustnost’ a farebnost’ niektorych soli sa vyuziva v analytickej chémii na dokazové
reakcie pritomnosti (zvy¢ajne kovovych) prvkov,

2. niektoré soli st taviteI'né (maju vhodnu teplotu topenia) a v tomto stave dobre vedu
elektricky prud,

3. niektoré soli su hydrolyzujace (reaguji s vodou protolytickymi reakciami) ¢o sa da vyuzit
napr. na pripravu tlmiacich roztokov (pozri d’alej),

4. urcité soli existuju aj v podobe bezvodych latok aj hydratov,

5. elektricka vodivost’ roztokov soli sa d& vyuzit’' na Upravu iénovej sily roztoku.

Halogenidy obsahuji anion F~, CI, Br alebo I'. Podl'a charakteru chemickej vizby ich
triedime na molekulové (kovalentna vézba, napr. PCls), idnové (obsahuju iony, napr. KCI)
a halogenidy s periodickou atomovou Strukturou, ktoré su sietové — 3D (napr. Znly), vrstevnaté
— 2D (napr. Cdl,, AICl;) alebo retazcové — 1D (napr. Aul, SnCl,). I6nové halogenidy sa tvoria
vacsinou s kovovymi prvkami, ktorych elektronegativita je mald. Vlastnosti fluoridov sa
v Casto odliSuju od vlastnosti ostatych halogenidov, a preto budeme oznacovat X~ = CI', Br~
alebo I” (tab. 7.2).

Tabul’ka 7.2. Vlastnosti niektorych ionovych halogenidov, X~ = Cl", Br alebo I

Malo rozpustné Dobre rozpustné

CUX, AgX, TIX, Psz, Hg2X2, PtClz, AgF, PtCl4, AuCl3, chlz,

LIF, NaF, Mng, Ang, Can, SI'FQ, BaF, LICI, NaX, KX, Mng, A1C13, CaXz, Ser, BaXz,
NH4F, KF

Bezvodeé Hydraty

CoCl; (modry) CoCl,-6H,0 (ruzovy)

FeCls (¢iernohnedy) FeCls-6H,0 (hnedozlty)

CuCl, (Zlty) CuCl,-2H,0 (zeleny)

Sublimujuce Dobre tavitelné (6/°C)

AlCls, FeCls, NaCl (801), KCI (768)

Nehydrolyzujuce Hydrolyzujuce

M'X, M"X, M'F (pH > 7), [M(H,0)e]" X, (pH < 7)

Nevodivé, malovodivé Vodivé (silné elektrolyty)

CdXz, Mng NaCl, KCl1
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e Rozpustnost halogenidov vo vode je dobrd, s vynimkou niektorych fluoridov a halogenidov
niektorych tazkych kovov.

e Hydraty vytvara napr. LiCl-2H,0, BeCl,-4H,0, MgCl,-6H,0, CaCl,-6H,0, MgCl,-6H,0,
SrCl,-6H,0, BaCl,-2H,0 (su dobre rozpustné), ale aj SnCl,-2H,0, AlCl;-6H,0, AlF5-3H,0.

e Tepelna stalost: s vynimkou fluoridov, halogenidy su zvicsa prchavé latky, alebo dobre
tavitel'né latky. Niektoré z nich sublimujt.

o Farebnost: bezfarebné su halogenidy alkalickych kovov a kovov alkalickych zemin,
farebné st halogenidy prechodnych prvkov, napr. MnCl,.4H,O (ruzovy), FeCl,.4H,O
(zeleny), CoCl,.6H,O (cerveny), NiCl,.6H,O (zeleny), CuCl,.2H,O (zeleny), CrCl;
(fialovy), AgF (zlty), AgBr (svetlozlty), Agl (oranzovy), ale AgCl (biely), CuCl (biely),
CdCl, (biely).

Dusi¢nany obsahuji anion NO;3 . Chemicka vizba ma charakter:
a) i6novy M™ (NO;"),, napr. v NaNO;, Pb(NO3),, AgNO3,
b) kovalentny M—NOs3, napr. v Mn(NO3),, Co(NO3),,
¢) koordina&ny, napr. v [Co(NO3),]*", [AI(NO3)s]*, [Cu(NO3)e]*.

e  Rozpustnost dusi¢nanov vo vode je vel'mi dobra, anion NO; ™ nehydrolyzuje (pH = 7).

e Tepelna stdalost: dobre tavitelné su LiNO;z (6 = 252°C), NaNOs (6 = 312°C), KNOs,
RbNO;, CsNOs, Ca(NO3),-4H,0, Sr(NOs),, Ba(NO3),, AgNO; (6 = 209°C), v tavenine sa
rozkladaji na dusitan a dikyslik; ostatné dusi¢nany sa rozkladaju na oxid kovu a oxidy
dusika, napr. 2Pb(NO3), — 2 PbO + 4 NO, + O,. Explozivne sa moze rozkladat’ NH4NOs.

o Farebnost: vicsina dusicnanov st bezfarebné latky, farebné st dusi¢nany prechodnych
prvkov, napr. Cr(NOs);-9H,O (fialovy), Fe(NO3);-9H,O (fialovy), Mn(NOs3),-6H,O
(ruzovy), Co(NO;),-6H,0 (Cerveny), Ni(NO3),-6H,0 (zeleny), Cu(NO3),-3H,0 (modry).

Uhli¢itany obsahuji anion COs;~, hydrogenuhli¢itany anion HCO; . Chemicka vizba ma

spravidla idnovy charakter, nickedy sa uplatiiuje koordina¢na vizba, napr. v [Co(NH3)s(CO3)]".

e Rozpustnost uhli¢itanov vo vode je mala, okrem M,CO;, pre M' = Na, K, Rb, Cs a NH,".
Anién CO;”* hydrolyzuje (pH roztokov >> 7).

e Hydraty vytvara Na,COs.10H,0, (NH4),CO;.H,O.

o Tepelna stalost: dobre tavitelné su MLCOs5, pre M! = Na, K, Rb, Cs a NH,". Ostatné
uhli¢itany sa rozkladaji pod teplotou topenia na oxid kovu a CO,, napr. CaCO3; — CaO +
COs.

e Farebnost: vacsina uhlicitanov si bezfarebné latky, farebné su uhli¢itany prechodnych
prvkov, napr. MnCO; (ruzovocerveny), FeCO; (zIty), CoCO; (svetloCerveny), NiCOs3
(svetlozeleny), CuCOs-Cu(OH), (zeleny), Ag,COs (ZIty).

Hydrogenuhli¢itany M'HCO; v tuhom skupenstve s zname len pre alkalické kovy a NH*";

v roztoku su zname aj M"(HCO;), pre M" = Ca, Sr a Ba. Hydrogenuhli¢itany st menej

rozpustné ako prislu§né uhli¢itany. Teplom sa transformuja na uhli¢itany: 2 M'HCO; —
M,CO; + H,O + CO..

Sirany obsahuju anién SO4>, hydrogensirany anion HSO4”, disirany anién S;0->". Chemicka
vizba ma spravidla i6novy charakter, nickedy sa uplatiiuje koordinacna vidzba, napr. v
[Cu(py)a(SO4)]-H,0, kde py — pyridin.

Rozpustnost siranov vo vode je dobra, okrem M"SOy, pre M" = Ca, Sr, Ba, Pb a T1,SO4. Anion
SO4* nehydrolyzuje (pH roztokov = 7).
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o Hydl”dly Vytvéra LizSO4'H20, BCSO4'4H20, Nast4'10H20 (Glauberova SOI’),
MgSO4-7H,0, Alx(SO4)3-18H,0, CaSO4-2H,0 (sadrovec), CaSOq4-1/2H,0 (sadra), schonity
(Tuttonove soli) M, [M"(H,0)6](SO4): a kamence M'M™(SO4),-12H,0.

e Tepelna stalost: sirany su dobre taviteIné latky; niektoré sa teplom rozkladaju na oxid kovu
a SOg (niekedy SOQ) a 02, napr. FGQ(SO4)3 —> F€203 +3 SO3

e Farebnost: viacSina siranov st bezfarebné latky, farebné su sirany prechodnych prvkov,
napr. Cry(SO4)3-18H,0 (fialovy), Fe(SO4); (ZIty), MnSO4-7H,0 (ruZovy, ruzova skalica),
FeSO47H,0 (zeleny, zelena skalica), CoSO47H,O (Cerveny), NiSO4-7H,O (zeleny),
CuS04-5H,0 (modry, modra skalica), Hg,SO4 (ZIty), (NH4),Fe(SO4),-6H,0 (zelenomodry,
Mohrova sol’); bezvody CuSOy je biely.

Hydrogensirany M'HSOy, st vo vode velmi dobre rozpustné. Anién HSO4 sa vodi vode sprava

ako kyselina, apreto vodné roztoky hydrogensiranov maji kysly charakter (pH < 7).

Hydrogensirany sa zohrievanim transformuju na disirany kondenza¢nou reakciou: 2

M'HSO4(s) — M%8,0+(s) + H,O(g). Disirany st vo vode dobre rozpustné.

Sulfidy obsahujt anién S*°, hydrogensulfidy anion HS™, disulfidy anién S,>". Podl'a charakteru
chemickej vizby sulfidy triedime na molekulove (kovalentna vézba, napr. CS;), ionové
(obsahuju i6ny, napr. Li,S) a sulfidy s periodickou atomovou Strukturou, ktoré su sietové — 3D
(napr. MnS, ZnS, FeS, FeS,), vrstevnate — 2D (napr. SnS,, PtS;) alebo refazcové — 1D (napr.
szS3, BizS3, HgS)

e Rozpustnost sulfidov vo vode je nizka (malda hodnota siéinou rozpustnosti K;) okrem
sulfidov alkalickych kovov — Na,S a KS. Anion S~ silne hydrolyzuje (pH roztokov >> 7).
(NHa),S je znamy iba vo vodnom roztoku.

e Hydraty vytvara Na,S-9H,0, ktory je znamy aj v bezvodej forme ako Na,S.

o Tepelna stalost: sulfidy alkalickych kovov su dobre tavitelné latky; ostatné sulfidy sa pri
zohrievani na vzduchu (praZeni) menia na oxidy a SO,.

o Farebnost: mnohé sulfidy su farebné latky, Sb,Ss (zIty), Sb,S; (oranzovy/zlty), As,Ss
(ZIty), As,Ss (ZIty), Bi,S; (hnedy), SnS (hnedy), SnS; (oranzovy), CdS (Zltooranzovy), MnS
(Zlty/zeleny), FeS (hnedy), FeS, (ZIty — pyrit), PtS (sivocierny), PtS, (sivocierny). Cierne st
CoS, NiS, CuS, Cu,S, Ag,S, HgS a PbS.

Hydrogensulfidy alkalickych kovov NaHS, KHS a NH4HS su vo vode rozpustné. Anion HS™

hydrolyzuje v mensej miere ako S*°, jeho roztoky su viak stale zasadité.

Fosfore¢nany  obsahuji  anion  PO,’,  hydrogenfosfore¢nany  anion  HPO,”,
dihydrogenfosfore¢nany anién H,PO,, difosfore¢nany anién P,0;*". Chemicka vizba je
spravidla idonova, ale pri niektorych fosforecnanoch méze byt aj kovalentnd (napr. AIPOy,).

e Rozpustnost fosfore¢nanov vo vode je dobra pre M'sPO,4 a MLHPO4 (M' — NH, " a alkalicky
kov okrem Li). Dihydrogenfosfore¢nany su dobre rozpustné a ich roztoky reaguju kyslo
(pH < 7). Ca(H2PO4),-H;0 je rozpustny, ale CaHPO4-2H,0 a Ca3(PO4), st nerozpustné.

e Hydraty vytvaraju napr. NaH,PO4-H,0O, Na,HPO4-12H,0, NazPO4-12H,0 a
(NH4);PO4-3H,0.

o Tepelna stdlost: fosforecnany su tepelne odolné.

e Farebnost: fosforecnany neprechodnych prvkov st bezfarebné.

Difosforecnany sa pripravia tepelnou kondenzaciou hydrogenfosfore¢nanov, napr. 2

Na,HPO4(s) — NasP,0+(s) + H,O(g), alebo a dihydrogenfosfore¢nanov, napr. 2 NaH,POy(s)

— Na,H,P,04(s) + H,O(g). Difosforecnany alkalickych kovov st vo vode dobre rozpustné, ich

roztoky reaguju slabo zasadito. Dihydrogendifosforecnany su vécsinou dobre rozpustné a ich

roztoky st slabo kyslé.
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8 Voda a acidobazické reakcie

Reakcie kyselin a zasad tvoria najrozsirenejsiu skupinu chemickych
reakcii. Ich teoreticky a prakticky vyznam vyustil v usilie o co
najadekvatnejsie definovanie pojmov kyselina, zdsada a sol. Z
viacerych existujucich definicii sa v chémii uplatili najmd
Arrheniova, Brénstedova a Lewisova. Tieto teorie su Specidlnymi
pripadmi zovseobecnenej tedrie kyselin a zdasad podla Usanovica.

V Bromstedovej teorii kyselin a zdsad sa predpoklada vymena
kationu H'™ (Co je protén). Takdto castica vo vodnom prostredi nemoze
samostatne existovat. V dosledku silného elektrostatického pola sa

vzdy asociuje na molekulu vody, takze skutocne existujiicou casticou Johannes N.
vo vodnom roztoku je oxoniovy katién H;O". Tento je dalej obalovany Bronsted
— hydratovany Styrmi molekulami vody, takze vzdy sa jedna o casticu (1879-1947)
H;0" (aq).

Brénstedova teoria kyselin a zasad prekonala starsiu Arrheniovu teoriu (S.A. Arrhenius,
1887), podla ktorej:
a) kyselina (AH) je latka disociujiica vo vodnom prostredi na kation H' a anionovy zvysok

kyseliny A7,
b) zdsada (BOH) je litka disociujiica vo vodnom prostredi anién OH™ a kationovy zvysok B”.
Arrheniove kyseliny su napr. HCI, H,SO, HCN (vyhovuju aj Bronstedovej definicii)
a Arrheniove zasady su napr. KOH, Ca(OH), apod. Reakciou Arrheniovej kyseliny AH
a zasady BOH vznika v roztoku sol’ AB zo zvysku kyseliny a zdsady.

Lewisova teoria kyselin a zdasadsa pouziva pri koordinacnych zlucenindch.

Podl'a Bronstedovej definicie (J.N. Bronsted, 1923):
a) kyselina je Castica, ktora je schopna uvolnovat’ proton (donor protonu),
b) zasada je Castica, ktora je schopna prijimat’ proton (akceptor protonu).
Komentdr. 1. Kyselina existuje len v spojeni s inou zdsadou — protoén uvolneny z kyseliny
prijima zasada. Tym sa ale kyselina (k) meni na zasadu (z;) a zasada (z,) na kyselinu (k;)
k] +z 71+ k2
2. Bronstedove kyseliny su napr. HCI, H,0, HC1O3;, HCN, H;0", HPO.* a Bronstedove zasady
napr. NH3;, OH", H,0, HSO4™ a pod.

e Konjugovany pér je tvoreny kyselinou k; = AH ajej zasaditou formou z, = A". Napr.
konjugované pary su
HNO; <> NO; +H"
HSO4 <> SO +H'
e Protolyticka reakcia prebieha medzi konjugovanymi parmi tak, ze si vymienaji proton.
Protolytické reakcie ¢lenime nasledovne:
A) autoptotolyza
B) ionizacia kyseliny alebo zasady
C) vytesnovanie kyseliny alebo zasady z jej soli
D) neutralizacia
E) hydrolyza

Amfiprotna latka ma schopnost’ vystupovat’ aj ako Bronstedova kyselina, aj ako Bronstedova
zasada.

Komentar. 1. Prikladmi amfiprotnych latok st H,O, HSO,, HCO;, [Fe(HzO)s(OH)]2+ al
Napr. H,O podrla okolnosti reaguje ako kyselina, alebo zasada
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H,O +S* <> OH + SH™

H,0 + H,S <> H;0" + SH™
2. Aby sa predislo nejednoznacnému pochopeniu, pri amfiprotnych latkach treba rovnovazne
konstanty ich reakcii vzdy vzt'ahovat’ na urcit reakciu. Napr. kyslé vlastnosti HSO4~ vyjadruje
konstanta K, (symbol a — z angl. ,,acid) a zasadité konStanta K, (symbol b — z angl. ,,base®)

HSO, + H,0 <> H;0" + SO4*, Ka(HSO4 ) =1,2-107

H,O + HSO4™ + <> H,SO4 + OH, Ky(HSO4) = 1,0-107"

Amfotérna latka ma schopnost’ reagovat’ aj s kyselinou, aj so zdsadou.
Komentar. 1. Amfotérna latka nemusi mat’ proton, hoci sama vystupuje v tlohe zasady resp.
kyseliny.
2. Prikladmi amfotérnych latok su ZnO, Zn(OH),, Al,0; a AI(OH)s. Napr.
ZnO + 2 H;0" + 3 H,0 = [Zn(H,0)s]*"
ZnO + 2 OH™ + H,0 = [Zn(OH)4]*

Autoprotolyza je protolytickd reakcia medzi dvoma molekulami amfiprotnej latky v roztoku za
vzniku kyseliny a zasady.
Komentdar. 1. Prikladmi autoprotolyzy su reakcie hydrazinu a etanolu

N2H4(1) + N2H4(l) <~ N2H5+(S01V) + N2H3_(SOIV)

C,HsOH(]) + C,H50H(1) <> C,HsOH, (solv) + C,H50 (solv)
2. Do konstanty rovnovaznej autoprotolyzy vchadzaji iba rovnovazne koncentracie produktov,
pretoze aktivita rozpustadla je jednotkova, napr.

Kap(N2Ha) = [NoHs - [NoH; ]
3. Autoprotolyza neprebicha v tuhej alebo v plynnej faze. Napr. autoprotolyza vody je
skuto¢nou chemickou reakciou prebiehajicou pri rozpusteni ladu, alebo v momente
kondenzacie vodnej pary.

I6novy sucin vody je rovnovazna konstanta autoprotolyzy vody
H,0(1) + H,0(l) <> H30"(aq) + OH (aq)
Ky = Kyp(H:0) = [H;0'1-{OH ]
Komentar. 1. Hodnota tejto konstanty je Ky, = 1,0-107" pri teplote &= 24 °C (pri teplote blizkej
Standardne;j teplote 7= 298,15 K).
2. Uvedomme si, Ze voda je malo ionizovana latka (slaby elektrolyt).

Vodikovy exponent, pH [bezrozmerny], je definovany ako zaporny dekadicky logaritmus
koncentracie oxéniovych idnov

pH = —log [H;07]
Komentar. 1. Zmysel zavedenia tejto veli¢iny spociva v tom, ze pri malych koncentracidch
oxoniovych i6nov budeme namiesto malych ¢isiel pouzivat vhodnejsSie kladné ¢isla — medzi 0
a 14. Pre roztok silnej kyseliny o koncentrécii ¢(H;0™) = 1 mol dm™ je pH = —log(1) = 0. Ak je
napr. koncentracia oxéniovych ionov ¢(H;0") = 10" mol dm™ potom je pH = —10g(10712) =
12.
2. Pri autoprotolyze vody je koncentracia vzniknutych oxoniovych a hydroxidovych ionov
zhodn4, a preto mozno pisat’

Ky=[H:0']
Potom pre pH distej vody dostaneme

pH = —log(K,)"* = -log(107) =7
Mozno konstatovat’, ze pH &istej vody je 7,0 (pri teplote 8= 24 °C).
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3. Ako pri kazdej rovnovaznej konstante, aj i6novy suc¢in vody sa meni s teplotou v zavislosti
od hodnoty standardnej reak¢nej entalpie AHP. Reakcia autoprotolyzy vody je endotermicka,
AapH® = +559 kJ mol™!. Preto podl'a van’t Hoffovho vzt'ahu sa rovnovazna konStanta
autoprotolyzy s teplotou zvdé3uje (tab. 8.1). Pri teplote &= 60 °C je i6novy stucin vody radove
107" a potom pH &istej vody je iba 6,5.

Tabul’ka 8.1. I6novy sucin vody pri r6znych teplotach

Teplota 9°C K Teplota 8°C K, Teplota °C K,
0 1,15-1079 24 1,00-107" 40 2,95-10°"
20 6,81-107"° 30 1,83-1071 60 9,50-107*

Analogicky vodikovému exponentu, zavadza sa aj exponent hydroxidovych ionov vztahom
pOH = —log [OH ]

Potom v &istej vode pri teplote &= 24 °C plati
pOH =7
pH + pOH = 14

Ionizécia kyseliny vyjadruje spravanie sa latky vzhl'adom k vode ako Brénstedova kyselina
HA(aq) + H,O(l) <> H30"(aq) + A (aq)

loniza¢nd konStanta kyseliny (syn. konstanta kyslosti) je rovnovazna konStanta ionizacie

kyseliny

[H;O"]-[A7]

[HA]
Komentadr. Spravidla sa jedna o koncentra¢nti rovnovaznu konstantu, hoci vhodnejsie by bolo
pouzit’ aktivitni rovnovaznu konstantu.
2. Napr. pri reakcii

HCN(aq) + H,O(l) <> H;0"(aq) + CN (aq)
ioniza¢na konstanta kyseliny je
[H;O"]-[CN"]

[CN]
3. Tonizana konstanta je kvantitativnou mierou sily kyseliny. Cim je ionizaéna konstanta
vécsia, tym je kyselina silnejSia (tab. 8.2). Pre silné kyseliny je K, >> 1 a pre slab¢é kyseliny je
K, <<1.

K (HA)=

K,(HCN) =

Tabul’ka 8.2. Ioniza¢né konStanty niektorych kyselin a zasad vzhl'adom k vode

Kyselina K, pKa Zasada Ky pKy
HCI 10 —7 (NH,),CO — mo¢ovina 1,5-10* 13,82
HNO; 53,7 -1,73 CsHsN — pyridin 1,5107° 8,82
HF 6,7-10* 3,17 C;H4N, — imidazol 8,1-107° 7,09
CH3COOH 1,7.10° 4,76 N,H, — hydrazin 9,8-1077 6,01
H,S 57-10°° 7,24 NH; 1.8:107° 4,75
H,0; 2410712 11,62

Sila anorganickych kyselin zavisi od radu faktorov, ako je energie a polarita vizieb X-H a

O-H, ako aj od hydratacnych energii molektl kyselin a ich i6nov. Zrete'né st nasledovné

trendy.

1) Pri bezkyslikatych kyselinach typu H,X vzrasta hodnota K, ateda klesa hodnota pK,
(uvedena v zatvorke):
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a) s protonovym c¢islom prvku v ramci danej skupiny periodickej tabulky, teda HF(3,1),
HCI(-7), HBr(-9) a HI(-10), alebo H,O(14), H>S(7,2), H»Se(3,7) a HyTe(2,6);

b) s protonovym cislom v rdmci danej periody periodickej tabulky, teda CH4(neionizuje),
NH;3(35 — zasada vzhladom k vode), H,O(14), HF(3,1), alebo PH3(29), H,S(7,2),
HCI(-7).

2) Pri elektricky neutralnych oxokyselinach vS§eobecného vzorca H,XO,, vzrastd hodnota K,:

a) so zvacSovanim rozdielu (m — n), napr. v radoch HNO,(3,4) a HNOs(-1,7); H,SO5(1,9)
a H>SO4(-3); H3;BO3(9,1), H,CO5(6,4) a HNOs(—1,7);

b) so zvacSovanim oxida¢ného ¢isla atomu prvku X, napr. v rade HCIO(7,5), HC1O,(1,9)
HCl1O3(-3), HCIO4(-10);

c) so zvéacSovanim elektronegativity atomu X, napr. v séridch HIO4(1,6) a HCIO4(-10);
H2T€O3(2,5), HzS€O3(2,6) a HzSO3(1,9); H3Sb04(4,4), H3ASO4(2,2) a H3PO4(2,1)

e Medzi silné anorganické kyseliny patri kyselina tiokyanatda — HNCS, tetrafluoroborita —
H[BF,], hexafluorofosfore¢na — H[PFs] a hexafluorokremicita — Hy[ SiFs].

e Medzi slabé kyseliny patri kyselina kyanovodikovda HCN(9,1), kyanata — HNCO(3,9)
a dusikovodikova (azomimid) — HN3(4,5).

o Supersilné kyseliny vznikaji nahradou elektronegativneho atéomu kyslika eSte
elektronegativnejsim atdbmom fluéru, napr. HSOsF.

e Organické kyseliny su zvdcSa slabé kyseliny. Ich kyslé vlastnosti sposobuje disociacia
kationu H' z karboxylovej skupiny -COOH (napr. kyselina octova CH3;COOH, kyselina
stavelova HOOC-COOH) alebo skupiny —OH (napr. fenol C¢HsOH).

e Oxokyseliny sa formalne odvadzaju od oxidov nekovovych prvkov, napr. HNO3; od N,Os,
HzSOg, od SO2, HQSO4 od SO3, H3PO4 od P205, H2C03 od C02 a pOd.

e Kyseliny odvodené od oxidov prechodnych kovov s HyFeOs, HMnO4, H,MnOy4, H,Cr,07,
H3;MnOy4, HTcO4, HReOy. Su to zvicsa silné kyseliny vystupujuce v podobe soli.

e Viaceré oxoaniony podliehajii v kyslom prostredi kondenzacnym a polykondenzacnym
reakciam, napr. Cr042_, MoO42_, WO42_, VO;, NbO;  aTaO;, pricom vznikajl
izopolykyseliny pripadne heteropolykyseliny.

Pri ionizacii do druhého stupna je sila kyseliny omnoho mensia nez pri ionizacii do 1. stupia,
napr. HySO4(-3), HSO,7(1,9). Sila viacsytnych kyselin (sytnost je pocet kationov H', ktoré
moze odstiepit’ molekula kyseliny) je charakterizovana celkovou konstantou ionizdcie kyseliny.
Tato celkova konStanta je su¢inom rovnovaznych konstant postupnych ionizacii. Napr.

H,SO, + H,0 =2 H30" + HSO,, K =1:10°

HSO, + H,0 == H;0+ SO, Kp=1,1-10"
potom pre uplnud ionizaciu

HzSO4 +2 HzO ﬁ 2 H3O+ + SO42_, Ka = Ka1Ka2 =11
Kyselina H3POy je trojsytna, H;PO; dvojsytna a H;PO, jednosytna. Suvisi to s ich Struktirou:
H3PO, obsahuje tri vodiky naviazané na atomy kyslika, H3PO3 (spravnejsie H,PHO3) obsahuje
jeden nekysly vodik naviazany na atom fosforu a H;PO, (spravnejsie HPH,O;) dva nekyslé
vodiky.

Stupeil ionizacie, o, vyjadruje mieru ionizécie kyseliny v roztoku. Definovany je ako podiel
koncentracie ionizovanej formy kyseliny c(HA)ion a celkovej koncentracie kyseliny c(HA)
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C(HA)ion

c(HA)
Velmi silné kyseliny st v roztoku takmer tplne ionizované (¢ — 1) a ich stupen ionizacie
nezavisi prakticky od celkovej koncentracie kyseliny. Pre slabé kyseliny stupeii ich ionizacie
vzrasta so zried'ovanim roztoku kyseliny. Vyplyva to z Ostwaldovho zriedovacieho zdkona pre
slabé elektrolyty, ktory vedie k funkénej zavislosti

. —K +VK? +4Kc

2c
Zavislost hodnoty o pre silna kyselinu (HCI) a slabu kyselinu (HF) od ich celkovej
koncentracie v roztoku je uvedena na obr. 8.1.
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Obr. 8.1. Zavislost’ a vs c: Ciarkovane — pre silnt kyselinu HCI,
plna Ciara — pre slabu kyselinu HF.

Vytesnenie kyseliny z jej soli je protolytickad reakcia ionu kyseliny za vzniku neionizovanej
formy (kyslej) formy.
Komentar. 1. Ak sa do roztoku soli slabej kyseliny, ktory obsahuje anion tejto kyseliny Y-,
prida roztok silnej kyseliny HX, v roztoku sa ustali rovnovaha
Y +HX & HY + X~
Pre hodnotu rovnovaznej konstanty takejto reakcie plati:
o JHYIX ] [XOHO07]  [HY] _K,(HX)
© Y ][HX] [HX]  [Y'][H;0"] K, (HY)
Uvedeny vyraz ndm hovori, Ze rovnovaha zapisanej reakcie je posunuta doprava (K >> 1), ked’
v Citateli vystupuje vel'ké Cislo (silna kyselina) a v menovateli malé (slaba kyselina). Inymi
slovami, silna kyselina vytesnuje slabu kyselinu z jej soli, pretoze jej zvysku odovzdava svoj
proton.
2. Napr. pre reakciu
LiF(aq) + HCl(aq) 2 HF(aq) + LiCl(aq)
resp. v ¢asticovom tvare
F(aq) + HCl(aq) & HF(aq) + Cl (aq)
ma rovnovazna konstanta hodnotu
_ K,(HCD)
K, (HF)
a rovnovaha je silne posunuta v smere tvorby (vytesnenia) slabej kyseliny HF.

=1,5.10°



Anorganicka chémia I — cast’ 1: Komentare a suvislosti (R. Boca) 78

Ionizécia zésady vyjadruje spravanie sa latky vzhl'adom k vode ako Bronstedova zdsada
B(aq) + H,O(l) <> OH (aq) + BH'(aq)
lonizac¢na konstanta zasady (syn. konstanta zasaditosti) je
[HB"]-[OH"]
[B]
Napr. ionizacia amoniaku vo vode je charakterizovana zapismi
NH;(aq)+ HO(1) 2 NH, " (aq)+ OH (aq)
[NH,"][OH"]
[NH,]
Hodnoty Ky, niektorych Bronstedovych zasad su taktiez uvedené v tab. 8.2.

Kb (B)=

K,(NH,) =

e Medzi zasady patria hydroxidy typu M(OH), a hydratované oxidy, napr. typu MO-xH,O.
e Silné anorganické zasady su hydroxidy Li, Na, K, Rb, Cs, Ca, Sr, Ba, La a TI. Ostatné
hydroxidy st slabé zasady alebo amfotérne.
e Zasaditost’ hydroxidu vyjadrena konstantou hodnotou K, alebo pKj, (v zatvorke):
a) pri rovnakom oxida¢nom Ccisle rastie s rastom proténového cisla kovového prvku M,
napr. v rade Mg(OH); (3), Ca(OH); (0,9), Sr(OH), (0,7), Ba(OH), (0,8);
b) pre dané M klesa s rastom oxida¢ného Cisla.
Vo vode su dobre rozpustné hydroxidy Na, K, Rb, Cs a Tl, ostatné hydroxidy si malo
rozpustné.

Konstanta zasaditosti hydroxidu typu K,(M(OH),) stvisi s konstantou kyslosti jeho kationovej
kyseliny K,([M(H,0),,]?). Napr.

[Na(H,0)s] (aq) + HyO(l) 22 NaOH(aq) + H;0" + 6 H,O(1)
pri¢om konstanta kyslosti je
.. [NaOH]-[H,0"
K, (Na(H,0),]) = Dt HILO

[[Na(H,0)¢]"]

Konstanta zasaditosti sa vzt'ahuje na reakciu

NaOH(aq) + H,O(l) + 6 H,O(1) 2 [Na(H,0)s] (aq) + OH™
[[Na(H,0),]"]-[OH"]

[NaOH]

priCom zrejme plati vztah

K,(NaOH) =

[[Na(H,0),]"]-[OH"] [NaOH]-[H;0"] _

[NaOH] [[Na(H,0),]'] )
Konstanty kyslosti niektorych anorganickych katidnovych kyselin st v tab. 8.3. a sthrnné
porovnanie podla periodickej tavul’ky je v tab. 8.4.

K,([Na(H,0),]")-K,(NaOH) =

Tabulka 8.3. KonStanty kyslosti niektorych anorganickych kationovych kyselin

Kyselina K,(HA) Kyselina K,(HA)

[Li(H,0)4]" 1,5-107" [AI(H,0)6]” 7.2-10°
[Na(H;0),]" 3,310 [Fe(H,0)e]*" 7.9-1011
[Mg(H,0)6]** 3,8-107"2 [Fe(H0)s]** 6.510°
[Ca(H,0).]*" 2,0-107" [Ni(H>0)e]** 40107
[Ba(H,0)]*" 1,510 [Zn(H,0)s]* 2,510
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Analogicky vytesnovaniu slabsej kyseliny zjej soli silnejSou kyselinou, silnejsia zasada
uvolnuje slabsiu zasadu z roztokov jej soli, napr.

NH4Cl(aq) + NaOH(aq) = NHs(aq) + NaCl(aq) + H,O(l)
resp. v Casticovom tvare

NHy'(aq) + OH (aq) = NH3(aq)+ H20(aq)
Sila kyseliny zavisi od reakéného partnera. Napr. kyselina octova — CH;COOH v kvapalnom
amoniaku prakticky uplne ionizuje, a teda je silnou kyselinou

CH;COOH(1) + NH;(1) 2 NH, (solv) + CH;COO (solv), K, >>1

Vo vode je to malo ionizovana latka — slaba kyselina (K,(CH;COOH) = 1,76-107) a oproti
kyseline dusicnej HNOjs sa sprava ako zasada.

Tabulka 8.4. Sila zasad a kyselin (funkény vzorec) v jednotlivych skupindch periodického

systému; /pK;, resp. pK, ¥
3

1 2 13 14 15 16 17 N,
LiIOH Be(OH),, a B(OH); CO(OH), NO,(OH) 0
z-sil [Be(OH), > k-sla/9,1 k-sla/6,4 k-sil/~1,7
NO(OH) 2
k-sla/3,4
HOOH F(OH) 6
k-sla/11,6 k-sla
NaOH Mg(OH), Al(OH)3,a  (SiOs5) (HPO5), 0
z-sil z-sla/3 AlO(OH)
[AI(OH),]”  Si(OH), PO(OH); SO,(OH),  ClO5(OH)
[AI(OH)]>™  k-sla k-sla/2,1 k-sil/-3 k-sil/~10
PHO(OH), SO(OH), ClIO,(OH) 2
k-sla/1,8 k-sla/1,9 k-sil/-3
PH,0(OH) H,SO, CIO(OH) 4
k-sla/2,0 k-sla k-sla/1,9
CI(OH) 6
k-sla/7,5
KOH  Ca(OH), Sc(OH)s, Ga(OH); (GeO5™) 0
z-sil z-sil/0,9 a z
[Sc(OH)s]”~ GaO(OH) (GeO,) AsO(OH); SeO,(OH), BrO;(OH)
z k-sla/2,2 k-sil/-3 k-sil
Ge(OH), As(OH), SeO(OH), BrO,(OH) 2
z k-sla/9,2 k-sla/2,6 k-sil/0,7
(HAsO,),
k-sla/9,2
Br(OH) 6
k-sla/8,7
RbOH  Sr(OH), Y(OH); In(OH); Sn0O,.xH,0  H;SbO, (TeO4>) 105(OH) 0
z-sil z-sil/0,7 z z a k-sla/4,4 k-sla/1,6
YO(OH) InO(OH) (105*)
z z [Sn(OH)s]*" [Sb(OH)s]”  Te(OH)s I0(OH)s

k-sla/7,7 k-sla/3,3
Sn(OH),,z  (HSbO,),,k TeO(OH), I10,(OH) 2

[Sn(OH);]”  (SbO;™) k-sla/2,5 k-sil/0,7
SbO(OH), z
I(OH) 6
k-sla/12
CsOH Ba(OH), La(OH), TI(OH), PbO,.xH,0  (BiOy) 0
z-sil  z-sil/0,8 z-sil z [Pb(OH)s]*
TIOH Pb(OH),,z  Bi(OH)s, z 2
z-sil [Pb(OH);]*  BiO(OH)

9 k-sla = slaba kyselina, k-sil = silna kyselina, z-sla = slaba zasada, z-sil = silna zasada, a = amfotérny charakter.
N, — pocet valen¢nych elektronov stredového atomu.
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Neutralizacia (v Bronstedovej koncepcii) je protolytickd reakcia oxoéniovych kationov a
hydroxidovych aniénov za vzniku malo ionizovanych molekul vody

H;0'(aq) + OH™ (aq) = 2 H,0(l), AH? =-56,7 kJ mol™

Komentar. 1. Neutralizacia je exotermicka reakcia, pretoze AH? <0, auvolnuje sa pri nej
neutralizacné teplo.
2. Z formélneho hladiska neutralizacia je opacny dej vzhladom na autoprotolyzu. Hodnota
rovnovaznej konStanty neutralizanych reakcii je Kpeur = 1/Kep(H20) >> 10", Neutralizacia
prebicha preto, Ze na za¢iatku reakcie, pri zmiesani kyseliny a zasady, koncentracie iénov H;O"
a OH nespliiaju poziadavku konitantnej hodnoty i6nového su¢inu vody. Preto prebicha
chemické reakcia znizovania koncentracie idonov H;O™ a OH™ v smere tvorby H,O az do
ustalenia rovnovahy, kedy plati: [H;0 J[OH ] = K.
3. Neutralizaciou sa okrem vody tvori sol’ pozostavajuca zo zvysku kyseliny a zvysku zasady.
Tato sol’ je vo vodnom roztoku v podobe hydratovanych idonov a do tuhej fazy sa vylucuje
odparenim rozpustadla, alebo zmenou rozpustnosti vplyvom teploty, pripadne pridavkom
iného rozpustadla. Ak je to potrebné, rovnice neutralizacie sa piSu aj v uplnom
stechiometrickom tvare, napr.:

H,SO04(aq) + 2 KOH(aq) = K»SO4(aq) + 2 HO(1)
4. V Arrheniovej koncepcii kyselin a zasad neutralizacia je reakcia ionov H a OH™ za vzniku
molekul vody a prislusnej soli, teda H" + OH™ = H,0.
5. V SirSom ponimani za neutralizaciu vo vodnom roztoku povaZujeme protolyticka reakciu
ionov, z ktorych aspoi jeden je kation H;O" (k) alebo aniéon OH™ (2,). Prikladom neutralizacie
su aj reakcie

H;0" + CN™ = HCN + H,0

HSO, +OH = H,0 + S0,4*

PH," +OH™ = H,0 + PH;

Solvolyza je protolytickd reakcia medzi molekulami protického rozpustadla aiénu slabej
kyseliny alebo zasady, za vzniku mélo ionizovaného produktu.

Hydrolyza je protolyticka reakcia medzi molekulami vody a i6nu slabej kyseliny alebo zasady,
za vzniku malo ionizovaného produktu. Je to teda solvolyza v pripade vodného prostredia.

Pri rozpusteni soli (napr. XY) vo vode dochadza najprv k hydratécii ionov X" a Y, t.j.
XY(s) —2» X"(aq) + Y (aq)

Ak iény X'(aq) a Y (aq) s kation silnej kyseliny alebo anién silnej zasady, potom ich
pociatoéna koncentracia uplne ionizovanej formy je blizka ku rovnovaznej koncentracii a k
d’al§im zmenam v roztoku nedochadza. Takto sa napr. sprava NaCl, CaCl,, KNO; a iné
nehydrolyzujuce soli. Aniény silnych kyselin (napr. CI”, ClO4—, NOs~, SO4*) a akvatované
kationy silnych hydroxidov (napr. Na*, K*, Ba®", TI") prakticky nehydrolyzuji. Ich pritomnost
v roztoku nevplyva na pH roztoku.

Ak je sol’ XY zlozena zo zvysku slabej kyseliny alebo slabej zasady, potom iony X '(aq) alebo
Y (aq) maju pociatocnu koncentraciu, ktora prevysuje rovnovaznu koncentraciu, pretoze druha
zlozka konjugovaného paru (slaba kyselina alebo slaba zasada) v roztoku este neexistuje.
Rovnovaha sa zabezpeci protolytickou reakciou, pri ktorej sa utvori druha zlozka
konjugovaného paru (neionizovana slaba kyselina alebo slaba zasada). V roztoku sa musi
ustalit’ protolytickad rovnovaha medzi ionmi soli a molekulami vody, ktora respektuje:

a) ionizaciu Bronstedovej kyseliny AH konjugovanej k i6nu A” (zvysku kyseliny)
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AH+H,0 2 A+ H;0"
b) ionizaciu Bronstedovej zasady B konjugovanej k ionu BH"
B+H,0 2 BH +OH"

¢ Produktom hydrolyzy katiénov st oxéniové kationy H3O", napr.:
NH4" + H,O 22 H;0" + NH;

[AI(H,0)]*" + H,O == H30" + [AI(OH)(H,0)5]*"

[FeCly(H20)4]" + H20 &2 H30" + [FeCly(OH)(H,0)s]
Hydrolyzou vznikajuce oxéniové kationy H3O" reagujui v roztoku s hydroxidovymi aniénmi
OH, a to do takej miery, aby iénovy suéin vody ([H3;O]J[OHT]) mal konstantni hodnotu. V

dosledku hydrolyzy katiénov (ak v roztoku neprebiehali iné reakcie hydrolyzy) bude [H30] >
[OH ] ateda pH < 7.

e Produktom hydrolyzy aniénov st obvykle aniony OH™, napr.:
CN + H,O0 2 OH + HCN

0 +H,0 =2 OH + OH™
NH, + H,0 =2 OH + NH;

V désledku hydrolyzy aniénov (ak v roztoku neprebiehali iné reakcie hydrolyzy) bude [OH ] >
[H;O'JapH> 7.

Kvantitativnou veli¢inou, charakterizujicou hydrolyzu, je konStanta hydrolyzy Khyar, resp.
PKhydar- Zo vztahov pre konStantu ionizdcie kyseliny HA a konStantu hydrolyzy k nej
konjugovanej zasady A~ vyplyva, Ze sucin tychto konstant sa rovna idonovému sucinu vody
Ki(HA) KA ) = TR0 AT IRANORL]_ e
[HA] [A7]
Cim je teda kyselina HA silnej$ou kyselinou (¢im maé va&siu hodnotu K,), tym jej anién bude
menej hydrolyzovat' (bude mat’ mensSiu hodnotu Kp,) a opacne. Analogicky sucin konStanty
ionizacie zasady Z a konstanty hydrolyzy k nej konjugovanej kyseliny HZ" sa rovna hodnote
i6nového sucinu vody K
Ki(2) Kigotiz) = P2 IOR ] BRSO AL _
[Z] [HZ"]
Cim je teda zasada slabgia, tym viA¢Smi bude hydrolyzovat k nej konjugovana kyselina a
opacne. Hodnoty Kjyqr niektorych iénov st uvedené v tab. 8.5.

Tabul’ka 8.5. Konstanty hydrolyzy niektorych iénov pri Standardnej teplote

Reakcia Khydr PKhydr
H,0 + 0, =2 OH +OH" 107 22
H,0 + POs = HPO,* + OH™ 4,6.107 1,33
H,0 + HPO,* =2 H,PO4” + OH™ 1,6.107 6,79
H,O + H,POs &2 H3PO, + OH™ 1,3.10" 11,88

[Fe(H,0)6]*" + H,0 22 H30" + [Fe(OH)(H,0)s]" 7,9.107" 10,10
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Hydrolyze podliehaju:
1. hydrogenkationy slabych zasad (napr. NH,', katién pyridinia CsHsNH', kation
hydrazinia N,Hs");

2. akvakomplexy kovovych prvkov, okrem akvakomplexov alkalickych kovov a kovov
alkalickych zemin (napr. [Cu(H,0)4]*, [Zn(H,0)s]*", [CrCI(H,0)s]*", [Pb(H,0)3]*",
[Fe(H,0)s]*";

3. aniony slabych kyselin (napr. CH3COO™, S*, CH; ™, F).

Niektoré iony sa spravaju voci vode aj ako Bronstedove kyseliny (rovnovaznu konstantu ich
reakcie s H,O oznacime K,), ako aj Bronstedove zdsady (s rovnovaznou konstantou Kj). Ak
plati K, > Ky, a iné Castice v roztoku nehydrolyzujua, roztok obsahujuci takéto iony bude mat’ pH
<7.Akje Ky <Ky

potom roztok bude mat’ pH > 7.

Priklad: Acidobazické viastnosti vodnych roztokov hydrolyzujucich soli. Vo vodnom roztoku KHCO;
prebiehaju tieto protolytické reakcie:

HCO; + H,0 22 H;0" + CO5™, K,=428.107"
HCO;™ + H,O 22 OH™ + H,CO;, K,=23.10"°
Z porovnania hodnét K, a K, vyplyva, Zze vodny roztok KHCO; bude mat’ hodnotu pH > 7 (bude

zasadity). Vo vodnom roztoku KHSO, prebiehaju tieto protolytické reakcie:
HSO, +H,0 2 H;0" + SO, K,=1,1.107

HSO,” + H,0 22 OH + H,S0,, K, =1,0.10"
Vodny roztok KHSO, bude mat’ pH < 7 (bude kysly).

Ak v roztoku zliceniny hydrolyzuje aj kation (rovnovaZzna konStanta reakcie je K,) aj anion
(rovnovazna konstanta hydrolyzy je Ky), roztok bude:

e kysly (pH <7), ak K, > K,

o zasadity (pH > 7), ak K, <Ky,

e neutralny (pH = 7) ak K, = K.

Priklad: Hydrolyza kationu aj anionu. 16ny octanu aménneho — NH4,CH3COO vo vodnom roztoku
hydrolyzujt nasledovne

NH," + H,0 = H;0" + NH;, K,=5,7.107"

CH;COO +H,0 22 OH + CH;COOH,  K,=5,7.10"
Mnozstvo H;O" i6nov vytvorenych hydrolyzou NH," je také isté, ako mnoZstvo iénov OH™ vytvorenych
hydrolyzou CH;COO™. Produkty hydrolyzy H;O" a OH™ d’alej reaguju za vzniku H,O aby sa zachovala

konstantna hodnota i6nového sucinu vody, K, = 10", Roztok NH,CH;COO bude neutralny a ma pH =
7. I6ny fluoridu aménneho — NH,4F hydrolyzujt v réznej miere, pretoze

F + H,0 = OH + HF, Ky=14.10"
Vodny roztok NH,F bude mat' pH < 7 ([H;0]" > [OH] ", pricom [H;O]'TOH] = 10" =K,,).

V praxi sa Casto vyskytuje potreba zniZit' koncentraciu produktov. Zo vztahov pre Ky
kationov a aniénov vyplyva, ze ak produktom hydrolyzy su kationy H;O', hydrolyze sa
zabranuje okyslenim roztoku; ak st produktom aniony OH™, hydrolyza sa potlaca pridanim
hydroxidu do sustav.

V $§irSom vyzname sa pojmom hydrolyza (solvolyza) oznacuju reakcie rozkladu latok vodou
(solventom), napr. rozklad esterov na kyselinu a alkohol
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CH;COOC,Hs + H,O &z CH3COOH + C,HsOH

alebo rozklad SiCly
SiCly + 2 H,O — Si0, +4 HCl

V preparativnej chémii casto treba, aby v priebehu urcitého deja sa pH roztoku menilo v
najmensej moznej miere. Konstantnost pH roztokov sa dosahuje pouzitim pufrovacich roztokov
(tImivych roztokov).

Tlmivy roztok je roztok ur¢itého zlozenia, ktory protolytickymi reakciami redukuje t¢inok
pridavku kyseliny alebo zasady tak, Ze nenastadva vyrazna zmena pH roztoku. Ma urcitu
funként oblast’ a urcita kapacitu.

Princip funkcie tlmivého roztoku objasni priklad zmesi CH;COOH a CH3COONa. Kyselina
octova je slaba kyselina: Ki(CH;COOH) = 1,76.107°. Octan sodny je silny elektrolyt a v
roztoku je prakticky uplne ionizovany. Pridanim silnej kyseliny do ststavy, obsahujucej
prakticky neionizovanit CH3;COOH a iony CH3;COOQO™ prebehne reakcia
H;0" + CH;COO™ & CH3COOH + H,0
a koncentréacia kationov H;O" sa zvysi vel'mi malo. Pridanim silnej zasady a reakciou
CH3;COOH + OH™ & CH3COOH + H,0
sa vytvarajti iony CH3COO", ktoré hydrolyzuju iba malo (Knya(CH3COO") = 5,68.107"%) a pH
sa zvacsi iba malo. Oblast’ pH pre niektoré timivé roztoky je uvedena v tab. 11.5.

Tabul’ka 11.5. Niektoré tlmivé roztoky

Zlozky tlmivého roztoku Oblast’ pH
CH;COOH + CH3COONa 3,75 -5,67
KH,PO4 + Na,HPO4 5,29 - 8,04
H3BO3 + N32B4O7 8,1 — 10,1
NH4Cl + NH; 8—11
Na,HPO, + Na3;PO, 11-12

Vo vSeobecnosti je funkcia tlmivého roztoku vyjadrend protolytickymi rovnicami
a) pre pripad slabej kyseliny a jej soli
AH+H,0 2 A+ H;0"
A +H,O0z AH + OH"
b) pre pripad slabej zasady a jej soli
B+H,0 =2 BH' +OH"
BH' + H,O0 2 B + H;0"

Acidobazické indikatory su latky, ktoré sa v ionizovanej a neionizovanej forme farebne liSia.
Pouzivajl sa na jednoduché a rychle stanovenie pH.

Indikatory su slabé kyseliny alebo slabé zasady a rovnicu ich ionizacie mozno uviest' v tvare
H,O0 + HInd 22 H;O" + Ind”
Upravou rovnovéaznej konstanty ionizacie indikatora, Kj,q
_ [H,0"][Ind"]
" [HInd]
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mozno ziskat’ vzt'ah
[Ind™]

H = pKyq + lo
p PAnd g[HInd]

Tabul'ka 11.6. Niektoré indikatory

Indikator Rozmedzie pH pre PKind Farebna zmena
farebny prechod
Tymolova modra (1.prechod) 1,2-2,8 1,51 cervena-zIta
Metyloranz 3,1-44 3,7 cervena-zIta
Metylcerven 42-6,3 5,1 cervena-zIta
Bromfenolova Cerven 52 -6,8 6,16 zlta-Cervena
Lakmus 4,4-6,2 5,0 cervena-modra
Brémtymolova modra 6,0 - 7,6 7,0 zItd-modra
Fenolova Cerven 6,8 — 8,4 7,9 Zlta-Cervena
Tymolova modra (2.prechod) 8,0-9,6 8,9 zlta-modra
Fenolftalein 8,3-10,0 9,4 bezfarebna-Cervend

Ked'Ze najvyraznejSia zmena farby indikatora je prave v oblasti, kedy koncentracie oboch
farebnych foriem st priblizne rovnaké, konStanta ionizacie indikatora vyjadruje pH roztoku, pri
ktorom nastava farebna zmena indikatora a opacne zmena farby indikatora sved¢i o pH roztoku
(tab. 11.6). Ako priklad mozno uviest” brémtymolova modri, ktora je ZIta v kyslom prostredi
pri pH< 6,0, modra v zasaditom prostredi pri pH > 7,6 a v oblasti pH od 6,0 do 7,6 nastava

zmena farby.
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9 Voda a redoxné reakcie

V koncepcii oxida¢no-redukénych (skr. redoxnych) reakeii:

c¢) redukovadlo je Castica, ktora je schopna uvoliiovat’ elektrén (donor elektronu),

d) oxidovadlo je Castica, ktora je schopna prijimat elektron (akceptor elektronu).
Oxidovadlo existuje len v spojeni s inym redukovadlom — elektréon uvolneny z oxidovadla
prijima redukovadlo. Pri redoxnom deji sa oxidovadlo (0o;) meni na redukovadlo (r})
a redukovadlo (r;) na oxidovadlo (03)

o)t rt+o

Redoxny par je tvoreny oxidovanou formou (oxidovadlom) o; ajemu odpovedajicou
redukovanou formou (redukovadlom) r;. Napr. konjugované pary su

Fe’" +¢ <> Fe*'

Cl, +2e < 2CI°
Reakcia v tvare redukcie (prijimania elektronu) sa nazyva polreakcia a vo vSeobecnosti sa
zapisuje ako

0]+ ni-e o, ArGQ(ol/rl)

0, tme & 17, ArGg(Oz/I'z)
Kazda polreakcia je charakterizovand prislusnou zmenou reakcnej Gibbsovej energie, teda
hodnotami ArGg(ol/rl) a ArGg(oz/rz), kde sme pripojili znacenie oxidovanej a redukovanej
formy, aby sa predislo nedorozumeniam.

Ked zredoxnej polreakcie zostavujeme redoxmu rovmicu, pocet vymenenych elektrénov sa
musi zhodovat’, takze bilancujeme

Ny-01 T ni-Np€ € Ny, nz-ArGQ(ol/rl)

n1-0p + ny-ny € & ni-1y, I’l1°ArG®(02/I'2)
Pri zostaveni redoxnej rovnice jeden redoxny par treba vziat’ so zdpornym znamienkom, aby sa
pocet vymenenych elektronov anuloval, napr.

n3:01 + nyry <> Ny 1+ 1107
Potom celkova reakénti Gibbsovu energiu redoxnej reakcie piSeme v tvare rozdielu pre prvy
a druhy redoxny par

ArGg = l’lz'Aer(Ol/I'l) - nl'ArGQ(Oz/rz)
Ak je vyslednd hodnota reak¢nej Gibbsovej energie zaporna, potom reakcia prebieha
samovolne zl'ava — doprava. Naopak, ak je kladna, samovolne prebiecha protismerna reakcia
zprava — dol'ava.

Zmenu reakénej Gibbsovej energie mozno posudzovat vzhl'adom na T'ubovolne zvoleny dej
(Standard). Medzinarodne sa dohodlo, Ze Standardom pre posudzovanie redoxnych reakcii je
dej redukcie oxdniovych idnov na molekulovy vodik vo vodnom prostredi, teda

2 H;0'(aq) + 2 e (aq) = Hx(g) + 2 H,O(1)
Reakéna Gibbsova energia tejto polreakcie sa definuje ako nulovd, A.G°(H;0'/Hy) = 0.
Pripomenime, ze Standardny stav zahrnuje okrem teploty a tlaku aj aktivitu oxdniovych idnov,
ktoré je a(H;0") = 1, &ize ¢(H;0") = 1 mol dm™.

Meranie reak¢nej Gibbsovej energie je experimentalne naroény ukon. Pri redoxnych reakciach
vSak ide o vymenu elektrénov Co sa da vyuzit k prevodu na dobre meratelnu elektricka
veli¢inu. Za podmienky, Zze redoxny dej sa kona pri konStantnej teplote a tlaku, reakcnt
Gibbsovu energiu mozno povazovat’ za maximdlnu uzitocni prdcu (maximalnu neobjemovu
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pracu). Tato praca sa da vyjadrit prostrednictvom vymeneného naboja g a elektrického
potencialu E

AG?(01/11) = —ny F E°(0/1))
V tomto zapise je n; — pocet vymenenych elektronov medzi oxidovadlom o, a redukovadlom
r;. Konstanta F' je naboj 1 mol elektronov (v absolutnej hodnote), ktory sa nazyva Faradayova
konStanta

F=eNy=96485Asmol
VelicCina Eg(ol/rl) je standardny redoxny potencial (jeho jednotkou je volt=J A™" sfl). Celkovy
vymeneny naboj na jednotku latkového mnozstva je g = ni-F. (Jednotkou naboja je coulomb, C
= A-s.) Znamienko minus suvisi so zadpornym nabojom elektronu.

Pri termochemickych bilancidch sme sa stretli s pouzitim Standardnej tvornej entalpie
k vyhodnoteniu, ¢i bude sledovana reakcia endotermicka (teplo pohlcujuca), alebo exotermicka
(teplo uvoltiujiica). Reakéna Gibbsova energia polreakcie ma obdobné vyuzitie pri predpovedi,
¢i bude sledovana redoxna reakcia endergonicka (nesamovolna), alebo exergonicka
(samovolnd). Ak reakénu Gibbsovu energiu polreakcie nahradime redoxnym potencidlom,
potom ide iba o preskalovanie stupnice na elektrickil veli¢inu merana v jednotke volt. Tieto
stvislosti ilustruje obr. 9.1.

A.G°(ofr)  E°(olr) CL,/ClI-
Fe%*/Fe?*
1/I- |
NN HOH, 1 ____________
Fe?*/Fe

Obr. 9.1. Charakteristiky niektorych redoxnych reakcii.

Zapamitajme si:
e latka skladnejSim redoxnym potencidlom je oxidovadlom vzhladom k inej latke
s men$im redoxnym potencialom;

e latka s mensim redoxnym potencidlom je redukovadlom vzhl'adom k inej latke s va¢Sim
redoxnym potencialom.

Pre redoxnu rovnicu zostavenu v tvare
ny:01 T Nty €< nyt; +n1-02
je Standardna reak¢na Gibbsova energia vyjadrend pomocou redoxnych potencialov nasledovne
ArGg = nz'ArGg(Ol/I'l) - I’ll'ArGg(Oz/rz) = —HNon FEQ(Ol/I'l) + ninp FEQ(Oz/I'z)
Ak mame k dispozicii tabelované udaje, pricom plati E®(01/r1) > EQ(OQ/I'Q), potom zapisana
reakcia je exergonicka, AG? <0, a prebieha samovol'ne zl'ava — doprava. V opa¢nom pripade
samovolne prebieha protismerna redoxna reakcia.

Pre rovnovaznu konstantu K redoxnej reakcie plati zapis
RT InK=-A.G® = nyny F [E?(01/1)) — E°(02/12)]
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a za podmienky Eg(ol/rl) > Eg(oz/rz) je jej hodnota K > 1. Po dosadeni ¢iselnych hodnot R, 7°
a F'mozno pre dekadicky logaritmus rovnovaznej konstanty napisat’

logK = 16,89 ny-ni[E9(01/11) — E(02/12)]
Pri rozdiele §tandardnych redoxnych potencidlov AEZ = 0,1 V je hodnota K = 47,8, pri rozdicle
AE? =05V je K =2,5-10° a pri AE? =1,0 V je K =6,2-10". Teda aj pri malom rozdiele
redoxnych potencidlov redoxna reakcia prebieha takmer kvantitativne.

Ak bol pocet vymenenych elektronov v polreakciach zhodny (n; = n, = n), potom polreakcie
netreba vyvaZovat’ a piSeme
RT InK=-A.G” = n-F [E°(01/1)) — E®(02/12)]

Priklad: Urcenie smeru redoxnej reakcie. V chemickych tabulkach najdeme hodnoty redoxnych
potencialov pre polreakcie

Cl,+2e =2Cl, E?(CL/CI) =+1,36 V

L+2e =2T, E°(L/T) =+0,54 V
Ked'ze oxidovand forma v prvej reakcii (Cl,) ma kladnejsi redoxny potencial, vyberieme ju ako
oxidovadlo 0, a zostavime rovnicu

Cl,+2T =2CI +1,, AE?=(1,36-0,54) V=082V
Kedze pocet vymenenych elektronov v oboch polreakciach je n = 2, potom pre rovnovaznu konstantu
napiseme

logK = 16,89 n-AE” = 27,70
Vysledok znamena, ze dichlor oxiduje iodid za vzniku chloridu a dijodu.

Priklad: Urcenie smeru redoxnej reakcie z hodnot redoxnych potencidlov. V chemickych tabulkéach
vyhl'adame hodnoty redoxnych potencialov pre polreakcie

Br, +2¢ =2 Br, E°(Bry/Br) =+1,07V

MnO, + 8 H;O0" + 5S¢~ = [Mn(H,0)]*" + 6 H,0, E°(MnO, /Mn*") =+1,51 V
Oxidovana forma v druhej reakcii (MnO, ) ma kladnej$i redoxny potencidl, a preto vystupuje ako
oxidovadlo o, v rovnici

2 MnO, + 16 H;O" + 10 Br =2 [Mn(H,0)s]*" + 12 H,0 + 5 Br,
pricom celkovy pocet vymenenych elektronov je n = n;-n, = 10. Teda manganistan v kyslom prostredi
vyoxiduje z bromidu dibréom.

Elektréda (elektréda 1. druhu) je kovové teleso ponorené do roztoku iénov vlastného druhu.
Prikladom je medeny drét ponoreny do roztoku mednatych ionov, alebo zelezny klinec
ponoreny do roztoku zeleznatych iénov.

Na povrchu elektrody prebiehaju viaceré elektrodove deje. Z nich je najvyznamnejsi prechod
ionov M"" kovového prvku M do roztoku. V dosledku toho sa v kove koncentruje nadbyto¢ny
elektronovy naboj ¢o sa prejavi jeho zdpornym elektrickym potencialom: elektroda sa nabija na
zapornu hodnotu. Velkost elektrického potencialu odraza schopnost’ prechodu kovového prvku
do roztoku, a preto je mierou jeho oxidovatelnosti.

Velkost” elektrického potencialu elektrody zavisi od koncentracie idnov v roztoku. Ak sa
koncentracia idonov zmeni, ustali sa nova rovnovaha s novou hodnotou elektrického potencialu.
Pri dostatocne velkej pociatocnej koncentracii i6nov kovového prvku v roztoku sa situacia
moze obratit: iony M"" z roztoku prechadzaju do tuhej fazy (redukuju sa) a elektroda sa nabija
na kladnejsi potencial.

Ina kovova elektroda sa v roztoku svojich id6nov nabija na int hodnotu elektrického potencialu,
pretoze ma inu mieru oxidovatelnosti. Rozdiel elektrickych potencialov dvoch kovovych
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elektrod mozno odmerat voltmetrom: elektrody zapojime do elektrického okruhu spolu
s voltmetrom (obr. 9.2). Meratel'nou veli¢inou je rozdiel dvoch elektrickych potencidlov AE =
Eg — Ea (v jednotkach volt).

voltmeter

+ + +

+

roztok i6bnov A* roztok i6nov B*

Obr. 9.2. Vznik elektrického potencialu a potencialovy rozdiel.

Elektrochemicky ¢lanok tvoria dve elektrody spojené kovovym vodiCom, ktoré st v kontakte
s elektrolytom. Andda je elektroda, na ktorej prebieha oxidacia, na katdéde prebieha redukcia.

V galvanickom ¢lanku prebieha samovolnd redoxna reakcia: elektrony sa vylucuji na anode (v
mieste oxidacie) a odoberaju sa z katody (v mieste redukcie). V galvanickom ¢lanku ma katoda
vyssi (kladnejsi) potencial nez andda. Prikladom galvanického ¢lanku je Daniellov clanok
tvoreny elektrédami zo Zn (andda) a Cu (katdéda) ponorenymi do roztokov siranu mednatého
a siranu zino¢nantého (obr. 9.3); anddovy a katddovy priestor je oddeleny polopriepustnou
(poréznou) prepazkou. Na anode prebieha oxidacia

Zn(s) - Zn*'(aq) + 2 ¢
a na katdde redukcia

Cu**(aq) +2 ¢ — Cu(s)
Elektrony vychadzaju zo zinkovej elektrody a prudia do medenej. Galvanicky clanok je teda
zdrojom elektrického prudu v dosledku rozdielu potencialov elektrod a moze konat’ elektrick
pracu. Hnacou silou samovolnej redoxnej reakcie

Cu2+(aq) + 7Zn(s) = Cu(s) + Zn2+(aq)
je rozdiel redoxnych potencialov

AE? = E°(Cu*'/Cu) — E°(Zn*"/Zn) = 0,337 V — (=0,763) V=1,100 V
davajuci rovnovaznu konstantu K = 1,6-10°",

¢ (zao}-

Zn katdda anoda katoda
+ -
I
prebytok ¥ nedostatok : N
zaporného 0 zéaporného
naboja T2Zn2* 1 Cu®—>r \naboja t = Cuzt—>= ~
I + —
oxidacia !! redukcia + |oxidacia  redukcia|
— I — —

. II .y e
roztok i6nov Zn2* 1l roztok i6nov Cu2* roztok iénov Cuz* a CI-

Obr. 9.3. Schéma galvanického (Daniellovho) ¢lanku (vl'avo)
a elektrolytického ¢lanku (vpravo).
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Ak do vodného roztoku CuSO4 ponorime zinkovu ty¢inku, potom na povrchu zinku sa vyluci
kovova med’. V podstate ide o lokalny galvanicky ¢lanok, pri ktorom prebicha reakcia rovnaka
reakcia ako v Daniellovom ¢lanku, ale elektricka praca sa nevyuzije.

V elektrolytickom ¢lanku prebieha vyniitend redoxna reakcia v dosledku zapojenia vonkajSieho
elektrického zdroja. Katoda (miesto redukcie) je teraz zaporne nabita s vyluCuji sa na nej
kationy; anoda (miesto oxidacie) je kladne nabitd a vylucuju sa na nej aniony. Teda na rozdiel
od galvanického clanku, v elektrolytickom ¢lanku ma katéda niz$i (menej kladny) potencial
nez anoda.

Vodikova elektréda je Specidlna konstrukcia pozostavajuca z privodu plynného vodika do
sklenenej trubicky v ktorej sa nachadza roztok oxoniovych i6nov (napr. roztok silnej kyseliny)
a v ktorom je ponoreny platinovy plieSok pokryty platinovou ¢erniou (jemne dispergovanou
platinou) — obr. 9.4. Za Standardnych podmienok (teplota 7 = 298,15 K, tlak p = 100 kPa,
aktivita a(H;0") = 1) je to §tandardna vodikova elektroda.

NN

N
NEQNN

OO\
N T
©

\\‘
AN
SO

H,

Obr. 9.4. Schéma vodikovej elektrody.

Standardna vodikova elektroda sluzi za zaklad stupnice redoxnych potencialov. Jej potencial je
podl'a definicie nulovy, EQ(H3O+/H2) = 0. Redoxné potencidly ostatnych kovovych prvkov
mozno stanovit' z rozdielu napidtia prislusnej elektrody vzhladom k Standardnej vodikovej
elektrode (tab. 9.1). Ak redoxné potencidly kovovych prvkov zoradime do radu podla
stupajucej hodnoty redoxného potencialu (elektropozitivity), dostaneme elektrochemicky rad
napitia kovov. Kovy triedime na:
e neuslachtilé kovy, ktoré maju zaporni hodnotou Standardného redoxného potencidlu
(napr. Na, Mg, Al, Zn, Fe, Sn);
e uslachtilé kovy majiace kladni hodnotu Standardného redoxného potencialu (napr. Cu,
Ag, Au).
Neuslachtilé kovy maji tendenciu sa rozpuStat v jednomolarnom roztoku silnej kyseliny,
uslachtilé kovy su voci rozpustaniu odolné. Skutoéné pomery pri rozpustani kovu su
komplikované d’alsimi okolnostami, akymi je pasivdacia — pokrytie povrchu kovu odolnou
oxidickou vrstvou a pod.

Tabulka 9.1
Standardné redoxné potencialy kovov
M Li" K" Ba®" | Ca®" | Na" | Mg¥ | A" | Mn*

MMV | =3,05 | 2,93 | —2,90 | -2,87 | 2,71 | —2,37 | -1,66 | -1,18
M 7n2t Fe2 Pb2* H;0" Cu* Ag+ Hg2+ At

MY MWV | —0,76 | —0,44 | —0,13 | 00 | +0,34 | +0,80 | +0,85 | +1,50
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Hodnoty redoxnych potencidlov st v priamom vztahu k zmene Gibbsovej energie oxidacie kovu pri
jeho prechode z tuhej fazy do roztoku. Teda pre obratenu polreakciu (polreakciu oxidacie) piSeme
M(s) = M"(aq) + ne”
a reak¢éna Gibbsova energia je
AGP(M/M"™) = n F E°(M"/M)
Uvedenu oxidaciu kovového prvku mozno energeticky bilancovat’ z troch ¢iastkovych dejov:
1. reakcie atomizacie kovového prvku

M(s) —> M(g), AGZ(M) >0

2. reakcie (viacnasobnej) ionizacie

M(g) — M"'(g) + ne (g) Eiod(M/M"™) >0
3. reakcie hydratacie idnov

M"(g) —2> M"(aq),  AaG (M") <0

Potom pre reakénti Gibbsovu energiu oxidacie kovového prvku mozno pisat’
AGP(M/M™) = AyGP(M) + Eigs(M/M™) + Ay e GZ(M™)

Prvé dva ¢leny st vzdy kladné a treti je vzdy zaporny. Potom za stabilizaciu i6nu v roztoku (za zapornu
hodnotu redoxného potencialu) je zodpovednd najmi velka hydratacnd Gibbsova energia. Zmena
Gibbsovej energie je zloZzena zo zmeny entalpie a entropie daného deja. Uvedena reakcia oxidacie
kovového prvku suhlasi s definiciou tvorného deja (f — ,,formation®), a tak méze byt vyhodnotena na
zéklade znalosti tvornej Gibbsovej energie AGZ(M/M""). Cinitele vchadzajuce do redoxného potencialu
su ilustrované vtab. 9.2. Od vypocitanej absolutnej hodnoty redoxného potencidlu treba odcitat’
absolutny redoxny potencial vodikovej elektrody, ktory je 4,55 V.

Tabulka 9.2. Prispevky k Standardnému redoxnému potencialu

Redoxny Energetické prispevky /kJ mol ™" E°(M™ /M) IV

par AuH?  Eion Ahdeg Ahdeg AG? vypodet,  vypodet, experiment
absolatna relativna
hodnota® hodnota

Na'/Na 108 496 -406  —412 192 1,99 -2,56 -2,71
K'/K 90 419 -321  -339 170 1,76 -2,79 -2,93
Mg /Mg 146  738+1450 -1923 1909 426 221 -2,34 -2,37
Ca®/Ca 178  590+1145 -1593 —1595 318 1,65 -2,90 -2,87
H'/H, 218 1312 -1091 439 4,55 0,0 0,0

% Prevod jednotiek je 1 eV = 96,485 kJ mol .

Nernstova rovnica vyjadruje zavislost' redoxného potencialu od aktivity ionov kovového prvku
v roztoku. Jej tvar je

EM"™ /M) =E?(M" /M) + R—;ln a(M™)
n

Aktivita i6nov sa zvycCajne nahradzuje ich rovnovaznou koncentraciou. Po vyc¢isleni zndmych
konstant R, F a T° dostaneme zévislost' v tvare dekadického logaritmu

EM™ /M)/V =E°(M" /M)/V + 0,0592 log[M™*]
n

Rovnica vyjadruje posuv redoxného potencidlu v zavislosti od koncentracie ionov kovového
prvku.

Posuvu podlieha aj redoxny potencial vodikovej elektrody, ked sa zmeni koncentracia
oxoniovych i6nov v roztoku

E(H,0°/H,)/V = E?(H,0" /H,)/V +0,0592log[H,0"]=0-0,0592 - pH
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Pri pH = 1 (Standardné podmienky) je posuv nulovy, pri pH = 7 je E(H,0"/H,)= -0,41
VapripH=14je E(H,0'/H,) = —0,83 V. Vysledok znamena:

e V Cistej vode je redoxny potencial vodikovej elektrédy posunuty na zaporni hodnotu
avtakomto prostredi sa modzu rozpustat iba kovy sredoxnym potencialom
E°(M"™ /M) <-0,41 V. Preto olovo acin sa v &istej vode nerozpustaji, ale v silnej
kyseline s koncentraciou ¢ = 1 mol dm™ sa rozpGstaju.

e Naproti tomu horéik, E?(Mg> /Mg)=-2,37 V, sa rozplita v ¢istej horacej vode,
sodik a iné alkalické kovy, ako aj kovy alkalickych zemin sa takisto rozpustaji v Cistej
vode.

e Niektoré iné kovy, napr. hlinik a zinok, sa v ¢istej vode nerozpustaju, hoci to dovol'uje
hodnota ich redoxného potencialu. Pri¢inou su d’alSie sprievodné a povrchové javy.

e Vsilne zasaditom prostredi sa mozu rozpustat kovy sredoxnym potencidlom
E°(M"™ /M) <-0,83 V, ¢omu vyhovuje hlinik, alkalické kovy, a kovy alkalickych
zemin.

e V zasaditom prostredi sa rozpusta aj zinok, hoci jeho redoxny potencial je
E®(Zn**/Zn) = 0,76 V. Reakcia prebieha preto, lebo vznikajuci hydroxid zinoénaty je
amfotérny a vytvarané hydroxokomplexy znacne znizuju redoxny potencial kovu, teda
prebieha dej
Zn(s) + 2 OH (aq) + 2 H,O(1) - [Zn(OH)4]* (aq) + Ha(g)

e Redoxny potencidl medi sa v pritomnosti kyanidovych i6nov postiva na zapornu hodnotu,
a preto sa med’ rozpusta v koncentrovanom roztoku kyanidu alkalického kovu
Cu(s) + 2 CN (aq) + H2O(1) > [Cu(CN),] (aq) + OH™ + 1/2Hx(g)

Uslachtilé kovy sa nerozpustaju v roztokoch neoxidujticich kyselin (napr. HCI). MozZno ich rozpustat
v roztokoch oxidujucich kyselin, kde oxidaénym ¢inidlom nie je i6n H;O", ale atom nekovového prvku
vo vysokom oxida¢nom stave, napr. NY v HNO;, SV v H,SO,4 a CI'" v HC10,

3 Ag+4 HNO; =3 AgNO; + NO +2 H,0

Cu + 2 H,SO, = CuSO4 + SO, + 2 H,0

Au + HNO; + 3 HCl = AuCl; + NO + 2 H,0

Nernstova-Petersova rovnica vyjadruje zavislost redoxného potencidlu od aktivity idénov
pritomnych v roztoku. Jej tvar je

RT
E(o, /1) = E%(0, /1) + XL In| 4=
nkF a(r)...
V citateli podielu aktivit vystupuje oxidovand forma (reaktant) polreakcie. Po vycisleni
znamych konstant R, F'a 79 dostaneme zavislost' v tvare dekadického logaritmu

2
E(o,/1)/V = E%(0, /1)/V + 20592 1gq | 401
n a(r)...
Prislusné aktivity sa nahradzuji rovnovaznymi koncentraciami. Do vztahu vchadzaja vsetky
v roztoku pritomné iény, napr. iony H;O".

Pri odvodeni Nernstovej-Petersovej rovnice vychddzame z vyjadrenia reakcnej Gibbsovej energie
prostrednictvom reakéného kvocientu
A.G=AG°+RTInQ
a prevodu reakénej Gibbsovej energie na redoxny potencial
AG?(0y/1)) = —ny F E°(0,/1))
Potom dostaneme
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E(o,/1)=E" (0, /1)) —Ean
nF
Pri polreakcii
01 tnre ©n
reak¢ény kvocient je vyjadreny podielom aktivit produktov a reaktantov, teda
_a()
a(0))
¢o vyusti do hl'adaného vzt'ahu

n a(o, n, a(r,

Priklad: Posuv redoxného potencialu zmenou pH. V tabulkdch najdeme hodnoty Standardnych
redoxnych potencidlov pre polreakcie

Cly(g) +2 ¢ =2CI(aq), E°(CL/CIN)=1,359 V

PbO,(s) + 4 HiO"(aq) + 2 ¢ = Pb*"(aq) + 6 H,O(l), E?(PbO./Pb*")=1,455V
Na zaklade tychto hodnét oxidovadlom je PbO, a za Standardnych podmienok samovolne prebieha
reakcia za vyvoja dichléru

PbO,(s) + 4 HCl(aq) — PbCl,(aq) + Cly(g) + 2 H,O(1),
Redoxny potencial vsak zavisi od pH roztoku, pretoze podl’a Nernstovej-Petersovej rovnice plati

+14
E(PbO, /Pb>")/V = EZ(PbO, /Pb*" )V + 20292 1o IO ]
2 [Pb™]
0,0592
2
Napr. pri koncentracii [Pb*"] = 1 a pH = 13 (silne zasadité prostredie) redoxny potenciél je

E(PbO, /Pb*")/V = (1,455 —&25924 -13) =-0,084

= E”(PbO, /Pb*")/V - (4-pH +1og[Pb*"])

Za tychto podmienok je redoxny potencial E°(CL/Cl") kladnejsi, a preto oxidovadlom bude dichlor.
V silne zasaditom prostredi teda samovol'ne prebieha reakcia vzniku PbO,
PbCly(aq) + Cly(g) + 2 H,O(l) — PbO,(s) + 4 HCl(aq)

Priklad: Priebeh disproporcionacnej reakcie. Na zaklade tabul’kovych hodndt

MnO, (aq) + ¢ = MnO4* (aq), E?(MnO, /MnO4) = 0,56 V

MnO4* (aq) + 4 H;0'(aq) + 2 ¢ = MnO(s) + 6 H,O(l), E?(MnO4*/MnO,) =2,26 V
mézno predpovedat’, 7e za Standardnych podmienok oxidovadlom o, bude mangananovy ién MnO,>
vystupujuci v druhej rovnici, pretoze jeho redoxny potencial ma vacsiu hodnotu. Zaujimavostou je, ze
tento 16n vystupuje v prvej rovnici v Glohe redukovadla r,. Zostavend samovol'na redoxna reakcia je

3 MnO,*"(aq) + 4 H;0"(aq) — 2 MnOy (aq) + MnO(s) + 6 H,O(])
Vysledok hovori, 7¢ za $tandardnych podmienok (v kyslom prostredi pri ¢(H;0") = 1 mol dm™)
prebieha disproporcionécia: rozklad stredného oxidaéného &isla na dva krajné, teda rozklad Mn"' na
Mn"™ aMn". Redoxny potencial sa podla Nernstovej-Petersovej rovnice posiva vplyvom pH
nasledovne

E(MnO; /MnO,)/V = E?(MnO; /MnO,)/V +

2 g (MO} H0'T')
0,0592
2
Napr. pri koncentracii [MnO4>] =1 a pH = 14 (silne zasadité prostredie) redoxny potencial je
0,0592
2

= E”(MnO; /MnO,)/V - (4-pH —log[MnO; ™))

E(MnO; /MnO,) = (2,26

4-14) V=+0,60 V

ateda mangdnanovy i6n sa vzhladom k manganistanovému i6nu sprava ako redukovadlo.
Disproporcionacia za tychto podmienok neprebicha.
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Priklad: Priebeh synproporcionacnej reakcie. Z tabulkovych hodnot redoxnych potencidlov meranych
v zasaditom prostredi

H;I06 (aq) + 2 ¢ — 1057 (aq) + 3 OH (aq), E(H;106 /10;7)=0,70 V

105 (aq) + 3 H,O(l) + 6 e~ — I"(aq) + 6 OH (aq), E(10;/1)=026V
vyplyva, Ze za tychto podmienok oxidovadlom o; je H;IO, (vysSia hodnota redoxného potencialu)
a redukovadlom r, je I". Samovolne prebicha synproporcionacia: vznik stredného oxida¢ného
&isla z dvoch krajnych hodnét (I z I a I'"), teda

3 H;104 (aq) + I'(aq) — 4 1057(aq) + 3 OH (aq) + 3 H,O(1)

Lutherov vztah vyjadruje prepocet redoxnych potencidlov znamych polreakcii na potencial

neznamej, Zelanej reakcie. Z dvoch polreakcii
A+ me — B
B+me »C

hl'addme vztah pre tretiu polreakciu
A+me —>C

Kedze tato je suctom dvoch predoslych, pre bilanciu elektronov mame
ny=n; +np

a pre bilanciu reakénych Gibbsovych energii podobne mame
AG?(AIC) = AG?(A/B) + A,G°(B/C)

Potom po nahradeni AG? = —n F E? dostaneme Lutherov vzt'ah v tvare
(n1 + m)E°(A/C) = n E°(A/B) + mE°(B/C)

Frostov diagram prvku X je zavislost’ hodnoty nE® pre redoxny par X"/X° od oxida&ného &isla
prvku N,. Vynéasana hodnota je teda priamo imerna reakénej Gibbsovej energii polreakcie, nE?
= —A.G?/F. Frostove diagramy sa zvyknu konstruovat’ (obr. 9.5):

e pre kyslé prostredie (Standardné podmienky, pH = 0) a body sa spajaji plnou ¢iarou,

e pre zasadité prostredie (pH = 14) a body sa spajaju prerusovanou ciarou.
Vyznam tohto zobrazenia spociva v tom, ze ¢im je strmSia Ciara spajajuca dva body diagramu
(¢im je vicsia jej smernica), tym VvAaCSi je rozdiel redoxnych potencialov. Teda oxidovadlo
s vi¢Sou smernicou (vdac¢Sou hodnotou E° ) podlicha redukcii aredukovadlo s mensou
smernicou (men3ou hodnotou £ ) sa oxiduje.

nEN

i
-2 -1 0 N,

o

Obr. 9.5. Frostov diagram pre dikyslik.

Ak vo Frostovom diagrame cinidlo lezi nad ¢iarou spdjajicou polohy prilahlych ¢inidiel,
potom takato latka disproporcionuje (napr. H,O, disproporcionuje v kyslom prostredi na H,O
a0,). Vtomto pripade je priemerna Gibbsova energia pre dve cinidla s okrajovymi
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oxida¢nymi ¢islami mensia, nez pre Cinidlo so strednym oxidacnym cislom. Reakcia teda
prebieha v smere znizenia celkovej Gibbsovej energie.

Okrem kovovych elektrod (elektrod 1. druhu) a vodikovej elektrody pozname rdzne domyselné
konstrukcie inych elektrod (kalomelova, argentostriebornd, a i.), ktoré sa pouzivaju v elektrochémii na
stanovenie redoxnych potencidlov a na meranie elektrickych vlastnosti elektrolytov. Z tychto merani
mozno stanovit’ vodivosti, su¢iny rozpustnosti, ionizacné konstanty a iné veliciny.

Elektrolyza je nesamovolna redoxnd reakcia vynutena zapojenim vonkajSieho zdroja do
roztoku elektrolytu.

Pomery v elektrolytickom ¢lanku st obratené vzhladom ku galvanickému ¢lanku: andda je
stale miesto oxidacie, ale je zdporne nabita a katdoda je miestom redukcie pricom je kladne
nabita. Elektrolyza prebieha vo vodnych roztokoch elektrolytov, alebo v taveninach.

Pri elektrolyze su splnené dva Faradayove zakony (M. Faraday, 1833):
1. Hmotnost’ m(L) chemicky premenenej latky L je umernd elektrickému naboju ¢, ktory
presiel elektrolytom
m(L) =A(L)-q
Konstanta umernosti A(L) sa nazyva elektrochemicky ekvivalent. Znamena hmotnost’
latky vylucenej jednotkovym nabojom (nabojom 1 C). V grafickej zavislosti m = f{g)
urcuje smernicu.
2. Na premenu jedného valu latky treba vzdy rovnaky naboj F (F — Faradayova
konstanta). (Val latky n, je latkové mnozstvo vydelené poctom vymenenych elektronov
z, ny = n/z). Naboj ¢ presly elektrolytom premeni latkové mnozstvo n(L) podl'a vztahu
q=zFn()
Spojenim oboch Faradayovych zakonov, pri vyjadreni latkového mnozstva pomocou molove;j
hmotnosti n(L) = m(L)/M(L), dostaneme
ML)
ml)=——4
Vztah nam blizsie identifikuje elektrochemicky ekvivalent ako veli¢inu zavisli od molove;j
hmotnosti latky.

V koncepcii acido-bazickych reakcii podl'a Bronsteda:
e kyselina je Castica uvolfiujiica proton (donor protonu),
e zasada je Castica prijimajuca proton (akceptor protonu).
V koncepcii oxidacne-redukcnych reakcii:
e redukovadlo je Castica uvolnujuca elektron (donor elektronu),
e oxidovadlo je Castica prijimajuca elektron (akceptor elektronu). i
V koncepcii komplexotvornych reakcii podla Lewisa (G. N. Lewis, AV
1923): e
e kyselina je Castica prijimajuca elektronovy par (akceptor Gilbert N. Lewis
elektronového pé.ru), (1 875-1 946)
e zisada je Ccastica odovzdavajuca elektronovy par (donor
elektronového paru).

Najvseobecnejsiu koncepciu kyselin a zasad podal Usanovic (1939). Jej podstatné crty st
uvedené v tab. 9.4. Podla tejto koncepcie:

e kyselina je donor protonu, alebo kationu a akceptor elektrénu alebo anionu,

e zasada je akceptor protonu, alebo kationu a donor elektronu alebo anionu.
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Tabulka 9.4. Zovseobecnena koncepcia kyselin a zasad
Koncepcia Kyselina Zasada
Arrhenius AHo A +H BOH <> B" + OH~
donor protéonu donor OH™
Bronsted AH& A +H B+H < BH"
donor protéonu akceptor protoénu
redoxny dej |A+e <> A~ BoB +e
akceptor elektronu — oxidovadlo donor elektronu — redukovadlo
Lewis A+2e & A" B> B +2¢
akceptor elektronového paru donor elektronového paru
Usanovi¢ AHo A +H' B+H < BH'
donor protéonu akceptor protonu
AX > A"+ X" B+X < BX'
donor kationu akceptor kationu
Ate & A Bo B +e
akceptor elektronu — oxidovadlo donor elektronu — redukovadlo
(pri dvoch elektronoch podla (pri dvoch elektronoch podl'a Lewisa)
Lewisa)
A+Y © AY BY B +Y"
akceptor anionu donor anionu (Y = OH podla Arrhenia)

Komenar. 1. Podl'a UsanoviCovej tedrie zdsada sa stava kyselinou (okysl'uje sa), ked’: a/

odstepuje anion (napr. 0>, OH™, CN™, F; Arrhenius); b/ pribera proton (H', Bronsted) alebo

kation; ¢/ odovzdava elektronovy par (napr. H>O; Lewis) d/ oxiduje sa.
2.V zmysle Usanovicovej tedrie registrujeme vzrast kyslosti napr. v radoch:
NO,” — 5 HNO, —2" 5 NO" (nitrozyl)
NO;™ — 5 HNO; —2 5 NO," (nitryl)
SO — 5 HSO, — 5 H,S0, —29 5 SO,*" (sulfuryl)
SO; —%— S0,**
SO, —%— SO,

Fe(H,0)s(OH)]” —*— [Fe(H,0)s]*" —— [Fe(H,0)s]’"

CuClg]" —=— [CuCls]™ —%— [CuCL]" —— CuCly(s)
Pb(OH), > —2% 5 Pb(OH), —2°" 5 pp**
PFs]” ——— PFs —~— PF,"




