Sila Bregnstedovych kyselin a zasad

Doteraz sme neuviedli, pre€o je HCI silnou kyselinou, zatial ¢o HF je slabou?
PreCo ma etanol zanedbatelné kyslé vlastnosti?

Silu kyselin popisuju hodnoty ich ionizaCcnych konstant K, prip. ich pK, . Maju
vsak len relativny vyznam, pretoze ich sila zavisi od pouzitého rozpustadla ako
zasady. Pre urCenia relativnej sily kyselin sa budeme v tejto kapitole zaoberat
vztahom medzi molekulovou Strukturou kyselin a zasad a ich silou.

Anorganické kyseliny delime: Bezkyslikaté kyseliny vSeobecného vzorca H X
tvoria prvky 16. (n = 2) a 17. skupiny (n = 1) periodickej sustavy. Bezkyslikaté
kyseliny, na rozdiel od kyslikatych, neobsahuju hydroxylové skupiny —OH.
Kyslikaté kyseliny (oxokyseliny) dalej delime na:

— kyseliny typu X(OH),, (vhodnejsie H,XO,) obsahujuce len skupiny —OH, napr.
kyselina tetrahydrogenkremicita Si(OH),,

— kyseliny typu X,0,,(OH), (vhodnejSie H X,0O,.,,), ktoré maju v molekule okrem
skupin —OH aj koncovy atom kyslika, napr. kyselina sirova SO,(OH),
(vhodnejsie H,S0O,), alebo dihydrogendisirova S,0-(OH), (vhodnejsie H,S,0-).
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Bezkyslikaté kyseliny

Sila binarnych kyselin H X vo vode m6zu byt kvantitativnhe vyhodnotena na zaklade
vypoctov alebo ziskané vo velmi zjednoduSenej kvalitativnej forme na zaklade uvah

0 energii vazby X—H.

Hydrid HX HF HCI HBr HI
kovalentny polomer X, r¢ / pm 57 102 120 139
dizka vizby, I(X—H) / pm 91,7 127,5 141,4 160,9
energia vizby, E(X-H) / kJ mol™ 570 427 363 295
PKk(HX) 3 —7 -9 -10

S rastucim kovalentnym polomerom atému X rastie aj dizka vazby X—H

a zaroven klesa jej energia. Z porovnania energii vazieb X—H vyplyva, ze HF

s najkratSou vazbovou diZkou je z uvedenych hydridov vo vodnom roztoku
najslabSou kyselinou (na roztrhnutie vazby F—H je potrebna najvacsia energia)
a naopak, Hl je najsilnejSou kyselinou: HF << HCI| < HBr < Hl.

HF je vSak ovela slabSou kyselinou v porovnani s ostatnymi. Toto spravanie
mozeme vysvetlit nie len velkou energiou vazby F—H, ale aj na zaklade
schopnosti molekuly HF tvorit vodikové vazby F—H---OH,, ktoré spésobuju vznik
ionovych parov F~—--H;0*, ktoré zmensuju koncentraciu volnych H;O*

HF(aq) + H,0(l) > F-H---OH, — F~--H,0* = F~(aq) + H;0"(aq)



Vo vSeobecnosti teda o sile bezkyslikatych binarnych kyselin H,X a HX plati:
Sila binarnych kyselin H,X a HX rastie v 16. a 17. skupine zhora nadol.

V periédach kovalentné polomery atbmov X s rastucim protonovym cCislom
pozvolna klesaju a sucasne stupa energia vazby X—H v molekulach H_X.

Zaroven sa vSak zmensuje pocCet vazieb X—H. Uvedené faktory v koneCnom
dosledku spbsobuju narast kyslosti H X v peridde zlava doprava, tj. napr.
v poradi: SiH, < PH; < H,S < HCI.

Hydrid HpX CH, NH; H,O HF
kovalentny polomer X, r, / pm 76 71 66 57
dizka vazby, I(X—H) / pm 108,7 101,2 95,7 91,7
energia vazby, E(X—-H) / kI mol™ 439 450 497 570
pPK(HX) 14 3

Sila binarnych kyselin H_ X prvkov 14. az 17. skupiny rastie v periode zlava
doprava.



Kyslikaté kyseliny (oxokyseliny)

Oxokyseliny vSeobecného vzorca X, 0O, (OH), (vhodnejSie H_X,0O,..,,) podliehaju
vo vodnom roztoku ionizacii:

XOn(OH),(aq) + H0(1) &2 [X0y.1(OH), 117(aq) + H;0%(aq)

Ide o ternarne (trojprvkové) oxokyseliny. Ako vyplyva zo vSeobecného vzorca
X, 0.,(OH),,, atom H je vzdy viazany na atom O. Na posudenie sily oxokyselin sa
musime zaoberat posudzovanim velkosti pritahovania vazbovych elektronov
vazby O-H atdmom X. Nasledujuce faktory zvacsuju toto pritahovanie:

Vysoka elektronegativita atomu X, napr. kyslost kyselin HOX (X =CIl,Bral, m =
0 an=1)klesa v poradi: H-O-CI (pK, = 7,5) > H-O-Br (pK, = 8,7) > H-O-l
(pK, = 12,3) v dbsledku klesajucej elektronegativity atomu CI (3,16) v porovnani
s atomom Br (2,96) a | (2,66).

PocCet koncovych atdbmov O vyjadreny hodnotou m, napr. pre porovnanie sily
kyselin H,SO, a H,SO, je potrebné zistit pocCet a typy atbmov viazanych na
atomy S.




Vplyv hodnoty m na silu oxokyselin H X, O

m+n

Velmi elektroneg. koncove atomy kyslika O maju tendenciu odtahovat elektrony
z vazieb O-H, coho dbésledkom je zoslabenie tychto vazieb a teda vzrast kyslosti
molekuly. Pretoze H,SO, ma 2 koncoveé atomy O a H,SO, len 1, elektrony

z vazieb O—H budu viac odtahované v pripade H,SO,.
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Poradie rastu kyslosti oxokyselin HOCI, HCIO,, HCIO; a HCIO, rastie s poctom
koncovych atomov kyslika, tj. s rastucim form. nabojom na atéme CI.
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pK, =75 pK, = 1,92 PK, = —1,2 pK, =-11

Sila (kyslost’) oxokyselin H X, O, ., rastie s poctom koncovych atdmov O m.



Kyselina trinydrogenfosforeCna obsahuje tri atdbmy H naviazané na atom O,
ktoré su schopné sa odstiepit. Je to teda trojsytna kyselina, pre ktoru mézeme

pisat postupnu ionizaciu az do 1., 2. a 3. stupna.

Ionizacia do 1. stupiia: HsPO4(aq) + H.O() —— H30*(aq) + H.PO4s(aq) pKiw = 2,1
Tonizacia do 2. stuptia: H:2PO4 (aq) + H.O(I) @—— HsO*(aq) + HPOsZ (aq) pKke = 7,2
Tonizacia do 3. stuptia: HPO4? (aq) + H2O(1) @& Hs;0*(aq) + PO.> (aq) pKks = 12,3
Kyslost jednotlivych &astic klesa v poradi: H,PO, > H,PO,~ > HPO,*.
Vysvetlenie: V 1. stupni odchadza protén od molekuly H;PO,.
V 2. stupni odchadza H* od anionu H,PO,~, preto elektrost. pritahovanie ionov
stazuje jeho odstiepenie. V 3. stupni je odstiepenie dalSieho H* najtaZzsie,
pretozZe tento protédn je potrebné oddelit od anionu HPO,*-.

V pripade viacsytnych binarnych kyselin, kde je atbm H viazany bezprostredné
na stredovy atom (napr. H,S), je rozdiel medzi ion. konStantami ovela vacsi.

Tonizacia do 1. stupiia: H2S(ag) + H.O(I) & HsO*(aq) + HS (aq) pKia = 7,2
Tonizacia do 2. stupiia: HS™ (aq) + H.O(l) &= Hi0*(aq) + S*(aq) pKkz = 14,9
Kyslost’' viacsytnych kyselin sa zmensuje s rastucim poctom odstiepenych

kationov vodika. Tento trend je ovela vyraznejsi v pripade ionizacie
viacsytnych binarnych kyselin.



V molekulach dosial uvedenych oxokyselin su vSetky atomy H viazané na O
a pocet atomov vodika odpoveda sytnosti kyseliny. Avsak v molekule H;PO, je
len jedna vazba O—H a preto je tato kyselina jednosytna:

o] H [o] H

| | |
¥ l|> O—HX MNO—H — H r|> Ol H—O—H
H H
Silu kyselin vyrazne zvysuje aj pritomnost’ elektronegativnych '(”)'
atomov viazanych na stredovy atom. Napr. kyselina HO— S —F|
fluorosirova HSO4F je vdaka posunu elektronov H->0O—S—F, = ” =
viac ako 1000-krat silnejSou nez samotna kyselina sirova.

Kyselina fluorosirova patri medzi tzv. superkyseliny.

Organické (karboxylové) kyseliny

Kyslost’ organickych zluCenin je najCastejSie sposobena pritomnostou
karboxylove) skupiny (—COOH) a preto je relativne jednoduché urcCit jej sytnost.
Kyselina octova (etanova), CH,COOH je slaba jednosytna kyselina. Kyselina
stavelova (etandiova), HOOC-COOH je prikladom slabej dvojsytnej kyseliny.
Prikladom stvorsytnej karboxylovej kyseliny, Casto pouzivanej v koordinacnej
chémii, je slaba kyselina etyléndiamintetraoctova (skr. H,edta).
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Vsetky karboxylové kyseliny patria medzi slabé kyseliny.
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H pK,.=4,76 H

CHsCOOH(aq) + H.O() @—— CHsCOO (aq) + H:0"*(aq)
CH3;CH;OH(aq) + H.O(l) «—=- CHs;CH,O (aq) + H30+(aq)



DiZka uhlikového retazca v karboxylovej kyseline mé len maly vplyv na silu
kyseliny. Napr. CH,COOH (K, =1,8 . 107) je len o malo silnejSia ako
CH,(CH,),COOH (K, = 1,3 . 10°). AvSak iné elektronegativne atomy alebo
skupiny atomov substituované na uhlikovom retazci mézu velfmi ovplyvnit silu
kyselin. Ak napr. atdbm Cl nahradi jeden atdbm H na uhliku metylovej skupiny
Kyseliny octovej vznika kyselina chléroctova.

H 10l

H—C—C—Q—H

ICII pK, = 2,85

Velmi elektronegativny atom chloru odtahuje elektrony z vazby O-H. Tato
zoslabena vazba lahSie uvolfiuje H, ¢im je kyselina chloroctova (pK, = 2,85)
silnejdia ako kyselina octova (pK, = 4,74). Tento efekt sa podstatne zmensuje
s rastiucou vzdialenostou substituovaného atému od karboxylovej skupiny
v molekule organickej kyseliny.




Sila zasaditych aminov

Cim elektronegativnejsi je substituent X v molekule aminu NH,X, tym viac
odtahuje elektrony z atomu N. V désledku toho, volny elektronovy par na
atome dusika viaze protén slabsie, tj. dany amin je slabSou zasadou. Napr.
brémamin NH,Br (pK, =7,61) je slabSou zasadou ako amoniak (pK, = 4,74):

H H
Y _
H—N IBr¢<—N<—
H pK,=4,74 H pK,=7,61

Naopak, alkylové substituenty (napr. metyl, etyl, a i.) maju schopnost dodavat
elektrony na atom dusika.
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PK, =4,74 pK, = 3,38 pK, = 3,37



Arylové substituenty (napr. fenyl a i.) maju schopnost odtahovat elektrony z
atomu dusika. Takéeto aminy sa nazyvaju aromaticke.

Napr. v molekule anilinu C;H:NH, je na atobm N naviazana fenylova skupina —
C¢Hs, obsahujuca delokalizované elektrony. Ako vyplyva z nasledujucich
rezonancnych struktur aromatického jadra, do delokalizacie sa zapaja aj volny
elektronovy par atomu N.
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Tym vyrazne klesa jeho schopnost viazat H*. Uvedené odCerpavanie
elektronovej hustoty zo skupiny NH, spdsobuje, ze anilin je ovela slabSia zasada
v porovnani s cyklohexylaminom.

pK, = 3,36 QNHz pK, = 9,13 QNHz

Podobne, v pripade pyridinu mézeme oCakavat podstatne mensiu zasaditost
Vv porovnani s piperidinom.

_ < = < N
pK, =2,78 NH pK, =8,75 \




Lewisova teodria kyselin a zasad

Lewisova teodria vznikla v tom istom roku ako Brgnstedova teodria (1923). Je
vseobecnejSia, pretoze vztah medzi K a Z nevnima ako prenos protéonu, ale
ako prenos elektronového paru od donoru (Lewisove) zasady) na akceptor
(Lewisovu kyselinu), pricom medzi donorom a akceptorom vznika koval. vazba.

Uvedené podobnosti medzi Branstedovou a Lewisovou tedriou si ukazeme na
priklade ionizacie amoniaku vo vode:
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V tomto pripade molekula NH; (LZ) je donorom elektronového paru (presnejsSie
je to atom N na ktorom je zaporny parcialny naboj). Tento volny elektronovy
par je poskytnuty jednému z atomov H (s kladnym parcialnym nabojom)
v molekule vody (akceptor elektronového paru — LK). V priebehu uvedenej
reakcie dochadza k heterolytickému rozstiepeniu vazby O—H tak, ze vazbovy
par ostava na atome O, Cim vznika anion OH-. Donorovy elektronovy par
z atomu dusika vytvori stvrtu kovalentnu vazbu N—H, ¢im vznika kation NH,*.




Ako priklady LK mbéZeme uviest Ni%*, Fe3*, BF;, AICI,, SiF, a pod. Podla
uvedenej definicie niektoré kyseliny, napr. H,SO, a HCI, nie su LK, pretoze nie
su akceptorom elektron. paru. Avsak ionizaciou takychto kyselin vznikd H*, ktory
uz je LK, pretoze je schopny tvorit koord. vazbu s dostupnym elektr. parom.
Prikladmi LZ su H-, CI-, CN-, OH-, H,0O, NH; a pod. Vo vSeobecnosti plati, ze
LZ, ktoré su donorom volneho elektr. paru, su sucasne aj BZ, pretoze su
schopné prijat proton H*. To vSak uz neplati pre LK, pretoze niektoré LK (napr.
BF;) nie su schopné odstiepit H* a reagovat ako BK.

Lewisova kyselina je ¢astica schopna prijat’ elektronovy par

(je akceptorom elektrénového paru).

Lewisova zasada je castica schopna poskytnut’ elektronovy par
(je donorom elektronového paru).

Reakcia medzi LK (A) a LZ (B) vedie k vzniku kovalentnej vazby medzi nimi.
Produkt, ktory vznikol sa nazyva adukt A-B: A+B—>A-B

Vzniknuta vazba medzi LK a LZ sa nazyva koordinaéna (donorovo-
akceptorova) vazba. LK su elektrofilné €astice s neobsadenymi orbitalmi,
ktoré mézu prijat elektronové pary. LZ su nukleofilné ¢€astice, ktoré maju
dostupné volné elektronoveé pary na vzajomne zdielanie.

Reakciou medzi LK (akceptorom) a LZ (donorom) vznika adukt, pricom
medzi donorom a akceptorom vznika kovalentna vazba.



Ako LK mbzu reagovat napr.:

Castice s neuplnou valen&nou vrstvou obsahujuce prvok 2. periédy, (napr. BF,).
Prikladom je reakcia medzi elektronovo deficitnou molekulou BF; (LK) a NH;
(LZ), ktora v plynnom stave vedie k vzniku bielej tuhej zluCeniny (aduktu)
v dbsledku vzniku donorovo-akceptorovej vazby medzi atbmami B a N.
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Castice s energeticky dostupnymi neobs. orbitalmi, napr. SbClg, PCl; a SiF,.
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Castice obsahujice nasobné vazby, napr. CO,, SO, a SO,. Disociacia z-
vazby , napr. v molekule CO,, umoziuje reakciu s anionom O (Lewisovou

zasadou, napr. v CaO) za vzniku uhli¢itanového aniénu CO;%~:
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Opis reakcie tymto sp6sobom vyzaduje poznanie elektronovej Struktury CO, na
zaklade tedrie MO. Kombinaciou niektorych z 2p orbitalov na atbmoch C a O
v molekule CO, dochadza k vzniku vazbovych a protivazbovych molekulovych
r-orbitalov. Prazdny protivazbovy 7z -orbital v molekule CO, je teda akceptorom

volného elektronového paru anionu O+



Je zaujimave, ze SO, reaguje ako LK aj napriek tomu, Ze na atobme S je volny
elektronovy par. Reakcie medzi tuhym CaO a plynom (CO, alebo SO,) dokazuju,

ze podla Lewisovej tedrie sa K a Z m6zu vyskytovat vo vsetkych skup. stavoch.
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Sila Lewisovych kyselin a zasad

Sila LK a LZ vyjadruje ochotu K prijat’ elektronovy par, resp. ochotu Z poskytnut
ho. Tieto acidobazicke vlastnosti su urCené distribuciou elektronov v prislusne;
Castici, ktora je zavisla nielen na stredovych, ale aj na koncovych atomoch.
Lewisova kyslost molekul MX, je dana aj povahou atomu M (jeho nab. hustotou)
Preto napr. BCl, s mendim atdmom boéru je silnejSou LK ako AICI, s v4E3im
atomom Al. Akceptorové schopnosti LK su zavislé vo vseobecnosti na
elektroneg. substit., ktoré ovplyvnuju nabojovu hustotu na stredovom atéme.
Napr. pre halogenidy BX; by mala nabojova hustota na atome B rast v poradi:
BBr; < BCl; < BF;. V laboratoriu sa vSak pozoruje priebeh reakcie,

H;N-BF;(s) + BCI;(l) > H3;N-BCl,(s) + BF;(Q) ITI Iﬁl
étc')m F.posky”[uje nevazb. elektvr. pér atomu B, B _ & _ /B"\_
¢im sa ieho nab. hustota zmensuie. |E FI |E FI



Pokial ide o silu LZ, ta sa riadi v podstate rovnakymi principmi ako sila LK. To
mozeme dokumentovat na prikladoch — NH; s menSim atbmom N ma vacsiu
zapornu nabojovu hustotu ako atom P v PH,. Amoniak je preto silnejsSia LZ ako
fosfan PH,. Podobne, anién NH,~ a anion NH?- su silnejSie zasady ako
amoniak, pretoze s rastom zaporného naboja na atbme dusika sa zvysuje aj
nabojova hustota. Amoniak a jeho derivaty (napr. trimetylamin, N(CH,);) su
silnejSie zasady ako voda a jej derivaty (napr. dietyléter, (C,H:),0), Co mozno
dokumentovat' na reakcii:

F,B—O(C,H:),(solv) + N(CH,);(solv) — F;B—N(CH,;)4(solv) + (C,Hsg),0(solv)



Priklad 12.63 Bronstedova a Lewisova teéria kyselin a zasad

Su vSetky BZ suCasne aj LZ? Vysvetlite a uvedte dva priklady.

Odpoved:.

Ano. Vo vSeobecnosti plati, Ze BZ, ktoré su schopné prijat protdon (napr. CN-
a NH,), su sucCasne aj LZ, ktoré su donorom volného elektronoveého paru.
Priklad 12.64 Bronstedova a Lewisova teéria kyselin a zasad

Su vSetky LZ suCasne aj BZ? Vysvetlite a uvedte dva priklady.

Odpoved:.

Ano. Vo vdeobecnosti plati, Ze LZ, ktoré su donorom volného elektrénového
paru (napr. H,O a CH,COO") su sucCasne aj BZ, ktoré su schopneé prijat proton.

Priklad 12.65 Bronstedova a Lewisova teéria kyselin a zasad

Su vSetky BK sucCasne aj Lk? Vysvetlite a uvedte dva priklady.

Odpoved:.

Nie. Niektoré BK nie su schopné prijat’ elektronovy par a reagovat ako LK, napr.
H,SO, a HCI. V takom pripade je lepSie hovorit, ze BK vykazuje Lewisovu
kyslost, a nie, Ze su LK.

Priklad 12.66 Bronstedova a Lewisova tedria kyselin a zasad

Su vSetky LK suCasne aj BK? Vysvetlite a uvedte dva priklady.

Odpoved:.

Nie. Niektorée LK nie su schopné odstiepit H* a reagovat ako BK, napr. BF;
a SiF,.




Priklad 12.69 Lewisova teodria kyselin a zasad

Na zaklade elektronovych strukturnych vzorcov vyjadrite presun elektronovej

hustoty, ktory suvisi so vznikom a zanikom vazieb v dvojstupriovej reakcii
Mg(OH),(ag) + CO,(g) — MgCO4(s) + H,O()

Vyznacte, ktora latka je L/B kyselina a ktora L/B zasada.

Odpoved:

V prvom kroku reaguje hydroxidovy anion s oxidom uhliCitym

H—Ql_ |
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OH-(aq) + CO,(g) —> HCO;(ag)
Presun r elektronoveho paru, z vazby C=0 na atom kyslika umoznuje jeho
reakciu s LZ — hydroxidovym anionom OH= za vzniku aniénu HCO,~. V druhom
kroku reaguje vzniknuty hydrogenuhliCitanovy anion s dalsim hydroxidovym
anionom

Ot L
C —_—

Ql

(|£ = ” H/ \H

0~ “Oo—H~ o~ o

HCO;7(aq) + OH~(aq)  COz*(aq) + H,O())
Tento krok je spojeny len s prenosom protonu, ide teda o protolyticku reakciu
Brgnstedovej kyseliny HCO;~ s Brenstedovou zasadou OH-.



Priklad 12.74 Lewisova tedria kyselin a zasad
Nakreslite elektronoveé strukturne vzorce a vyznacte presuny elektronovych
parov, ktoré spésobuju vznik a zanik vazieb v nasledujucich reakciach:

c) S (aq)+SO4(l) — S,05%(aq) d) AsCl,(1)+3 H,0O(l) — H;AsO5(aq)+3 HCI(aq)

Vyznacte, ktora latka je LK a ktora LZ.

Odpoved:

c) S>-ma oktet a reaguje ako LZ. Poskytuje volny elektr. par atobmu S v SO;. SO,
reaguje ako akceptor elektr. paru, tj. LK. Disociacia #-vazby v SO; umoznuje
jeho reakciu s LZ, aniénom S?%-, za anionu S,05%~.

d) Reakciu mozno vysveltlit vyuzitim d-orbitalov atomu As v AsCl; (LK) na adiciu
H,O (LZ) za vzniku nestaleho Cl;As—OH,. Nasl. krokom je heterolyticka
disociacia vazby As—Cl, ktora vedie k odstiepeniu CI-. Su€asne sa atbm H
viazany na trojvazbovy atom kyslika, ktoreho vazba je znaCne oslabena, odstiepi
v podobe protonu, ktory zreaguje s Cl- za vzniku HCI.

_ ' _

ICl . oI O—H
PNy | wO—H | _
As—Cll  10—H —> IAs. — IAs—Cll  H—l
| | >a |

IClI IClI IClI

Tento proces sa zopakuje eSte s 2 dalsimi molekulami vody. KoneCnymi je
molekula H;AsO4 a tri molekuly HCI.



