OBSAH

Zoznam pouzitych symbolov
Predslov

1. Predmet chémie, zakladné zakony, pojmy a veli¢iny v chémii

1.1 Zékladné pojmy a veli€iny
2. Stavba atomu
2.1 Atébmové jadro
2.1.1 Radioaktivita
2.2 Elektréonovy obal atomu
2.2.1 Kvantové c¢isla
2.2.2 Pravidla vystavby elektronového obalu
3. Periodicka sustava prvkov

3.1 Mendelejevova periodicka sustava prvkov v dnesnej podobe

4. Chemické vazby
4.1 Kovalentna vézba
4.1.1 Teoria valenénych vézieb
4.1.2 Teoria molekulovych orbitalov
4.1.3 Koordina¢na kovalentna vizba
4.2 I6nova vizba
4.3 Kovova vizba

4.3.1 Pasova teoria kovovej vizby

4.4 Medzimolekulové (van der Waalsove) sily

4.5 Vodikova vézba
5. Skupenské stavy latok.
5.1 Plyny

5.1.1 Stavova rovnica a zakony idealneho plynu

5.1.2 Transportné javy v plynoch
5.1.3 Readlne plyny
5.2 Kvapaliny
5.2.1 Povrchové napitie
5.2.2 Viskozita
5.3 Tuhé latky
5.3.1 Krystalografické ststavy
5.3.2 Zakladné typy krystalovych Struktar
5.3.3 Polymorfia a izomorfia

11
12
17
18
18
22
26
28
31
31
39
40
40
47
50
50
54
54
58
60
63
63
65
69
71
71
72
73
76
76
80
81



5.3.3 Redlne krystaly
5.4 Skupenské (fazové) premeny
5.4.1 Topenie a tuhnutie
5.4.2 Vyparovanie a kondenzacia
5.4.3 Subliméacia
5.4.4.Fazové diagramy a Gibbsov zakon faz
. Chemické reakcie
6.1 Termodynamika chemickych procesov
6.1.1 Prvy termodynamicky zakon
6.1.2 Entalpia
6.1.3 Druhy termodynamicky zakon, entropia
6.1.4 Gibbsova energia (vol'na entalpia)
6.1.5 Treti termodynamicky zakon
6.2 Kinetika chemickych reakcii
6.2.1 Vplyv koncentracie na rychlost’ chemickych reakcii
6.2.2 Vplyv teploty na rychlost’ chemickych reakcii
6.2.3 Vplyv katalyzatorov na rychlost’ chemickych reakcii
6.3 Chemicka rovnovaha a rovnovazna konstanta
6.3.1 Princip pohyblivej rovnovahy
. Roztoky
7.1 Rozpustnost’ latok a krivky rozpustnosti
7.2 Vlastnosti zriedenych roztokov
7.2.1 Raoultov zakon a jeho dosledky
7.3 Najbeznejsie spdsoby vyjadrenia zloZenia roztokov

. Elektrolyty

8.1 Mechanizmus procesu ionizacie, slabé a silné elektrolyty

8.1.2 Slabé elektrolyty
8.1.3 Silné elektrolyty

8.2 Kyseliny a zasady
8.2.1 Arrheniova teoria kyselin a zasad
8.2.2 Bronstedova tedria kyselin a zasad
8.2.3 Autoprotolyza, vodikovy exponent pH
8.2.4 Sila Bronstedovych kyselin a zasad
8.2.5 Lewisova teoria kyselin a zdsad

8.3 Reakcie ionov v roztokoch

8.3.1 Sucin rozpustnosti

81
83
83
84
85
85
89
89
91
92
95
97
98
98
100
100
102
103
104
107
108
109
110
113
115
115
117
117
118
118
119
120
122
124
124
124



8.3.2 Hydrolyza soli 126

8.3.3 Tlmivé roztoky (pufry) 127
8.4 Oxidacno — redukéné deje 127
8.4.1 Elektrédovy potencial 128
8.4.2 Elektrochemicky rad napétia kovov 130
8.4.3 Elektromotorické napétie, galvanické ¢lanky 133
8.4.4 Oxidacno - redukéné potencialy 135
8.4.5 Elektrolyza 136
Slovnik délezitych pojmov 139
Zoznam pouZzitej a odporucanej literatary 157
. x X ¥
* *_ @ _x
% * Agentira ~
% ** Ministerstva skolstva, vedy, vy’lskutnu a sportu SR * W
* pre Strukturalne fondy EU > VZDELAVANIE ¢
Eurépska unia e *
Eurépsky socidlny fond ¥

Publikécia je vydana s finan¢nou podporou Eurdpskej unie.
“Moderné vzdelavanie pre vedomostnu spolo¢nost’/Projekt je spolufinancovany zo zdrojov EU%
Néazov projektu: Zvysenie konkurencieschopnosti technickych $tudijnych programov reflektujiuc
aktualne potreby podnikatel'skej praxe ITMS 26110230052










ZOZNAM POUZITYCH SYMBOLOV

o o o T o

o O
- 3

+

X X X T ™ ™ ® ® @D® D O

aktivita (aktivna koncentracia) [mol.dm'g]
korekcia na vlastny objem molekul

rychlost’ svetla vo vakuu [3.108 m.s™]
koncentracia [mol.dm™]

merné tepelna kapacita [J.kg?.K™]

molalita [mol.kg™]

koncentréacia i-tej rozpustenej latky v roztoku [mol.dm™]
medziatdémova vzdialenost’ v mriezke
elementarny naboj [C]

zaklad prirodzenych logaritmov

elektron

pozitrén

pocet faz v stistave

aktivitny koeficient

Planckova konstanta [6,626069 . 1034).]
Boltzmannova konstanta [1,3804.10%% J.K™]
rychlostna konstanta chemickej reakcie
krivka sublimacie

krivka topenia

krivka vyparovania

vedl'ajsie kvantové ¢islo

vzdialenost’ medzi taziskami kladného a zdporného naboja [m]
hmotnost’ [kg]

pokojova hmotnost’ hmotného objektu [kg]
skutocna hmotnost’ atomu [kg]

hmotnost elektronu [kg]

hmotnost’ i-tej zlozky roztoku (zIugeniny, zmesi) [kg]
magnetické kvantové ¢islo

skutocna hmotnost’ molekuly [kg]

hmotnost’ rozptstadla [kg]

spinové kvantové ¢islo

latkové mnozstvo [mol]

hlavné kvantové ¢islo

celé ¢islo
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neutron

latkové mnozstvo i-tej rozpustenej latky v roztoku [mol]
tlak [Pa]

vodikovy exponent

proton

polomer kruZnice [m]

prudovy vytazok [%]

polomer aniénu [m]

polomer katiénu [m]

dizka chemickej vizby [m]

najmensi pocet nezavislych zloziek (t. j. chemickych latok)
draha [m]

teplota [°C]

cas [s]

atdmova hmotnostna jednotka [1,66053 . 10%kg]

pocet stupnov vol'nosti sustavy

reakénd rychlost’ (rychlost’ zmeny koncentracie) [mol.dm™. s

praca [J]

hmotnostny zlomok i-tej zlozky roztoku (zlG¢eniny, zmesi)
elektronegativita

molarny zlomok i-tej zlozky roztoku (zmesi)

nabojové Cislo ionu

pocet vymenenych elektronov

nuklednové (hmotnostné) ¢islo
konstanta kapilarneho viskozimetra
frekven¢ny faktor

elektrochemicky ekvivalent [g.C™]
relativna atdbmova hmotnost’

tepelna kapacita [J.K™]

moélova tepelna kapacita (molové teplo) [J.mol™.K™]
energia [J]

potencial [V]

elektromotorické napétie [V]
ebulioskopicka konstanta [K.kg.mol™]

aktivacna energia [J]



Eq - disocia&na energia chemickej viizby [J.mol™]

Eq - energeticka bariéra (,,zakazany pas“) [eV]
= - vézbova energia jadra [MeV]

E - Standardny elektrodovy potencial [V]

F - sila [N]

F - Faradayova kongtanta [96 487 C. mol™]

G - Gibbsova energia (vol'na entalpia) [J]
AG° - Standardna zmena Gibbsovej energie [J]

H - entalpia [J]

AHop - molové teplo topenia [J . mol™]

AHyn - moélové teplo tuhnutia [J . mol™]

AH 55 - standardné reakéné teplo [J.mol™]

| - intenzita pradu [A]

J - rychlost’ chemickej reakcie [mol.s™]

K - kriticky bod

K - kryoskopicka konstanta [K.kg.mol™]

K - ioniza¢na (disocia¢na) konstanta slabého elektrolytu
K - autoprotolytickd konstanta

Ke - rovnovazna konstanta

Kk - konstanta kyslosti [mol.dm™]

K, - konstanta zasaditosti [mol.dm™]

Ky - iénovy sugin vody [mol%.dm™®]

M - moélova hmotnost’ [g.mol™]

M, - relativna molekulova hmotnost’

N - neutrénové ¢islo

N - pocet Castic

Na - Avogadrova konstanta [6,0221415 . 10 mol™]
P - pravdepodobnostny (sféricky) faktor

Q - teplo [J]

Q - naboj [C]

Qrop - rozpustacie teplo [J]

R - univerzalna plynové konstanta [8,3143 J.K*.mol™]
R; - vnutorny odpor galvanického ¢lanku [Q]
S - integral prekryvania

S - entropia [J]

S - siéin rozpustnosti [mol>.dm’®]
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absolutna teplota [K]

trojny bod

pol¢&as rozpadu [S]

vnutorna energia [J]

svorkové napitie [V]

objem [m°]

energia iénovej vizby [J.mol ]

norméalny mélovy objem [2,24.10? m* mol™]
objem 1 molu realneho plynu [m® mol™]
pravdepodobnost’ daného stavu

protonové (atdbmové) ¢islo

koeficient tepelnej rozt'aznosti plynov
konstanta charakterizujuca medzimolekulové pritazlivé sily
ioniza¢ny (disocia¢ny) stupei elektrolytu
¢iastkové naboje [C]

kineticka energia plynu [J]

permitivita vakua [8,854187.10™2 F.m]
dynamicka viskozita [Pa.s]

premenova konstanta [s™]

vlnové dizka [m]

dip6lovy moment [C.m]
stechiometricky koeficient i-tej latky
kmitoéet (frekvencia) [s™]

kinematicka viskozita [m?s™]

rozsah reakcie [mol]

osmoticky tlak [Pa]

hustota [g.cm™®]

tangencialne (§mykové napitie) [Pa]
rychlost hmotného objektu [m.s™]
rychlost’ pridenia kvapaliny [m.s]
objemovy zlomok i-tej zlozky roztoku
vlnova funkcia

uhol dopadu [rad]



PREDSLOV

Pocas pedagogickej praxe sme sa stretli nespocetnekrat so slovami ,,chémiu nemam
rad(a) anikdy som nemal(a)“. Myslime si, Ze hlavny dévod je ten, Ze jej Studenti
nerozumeju. A ¢omu nerozumieme, nemodZeme si oblubit. Nemyslime si, Ze po
prestudovani tejto knizky sa stane chémia hned oblibend, ale vel'mi dobré by bolo, aby
Studenti porozumeli aspon zakladom, ktoré st nevyhnutné pre ich dalSie Stadium na
technickych odboroch.

Chémia Studuje latky zatdmovej alebo molekulovej perspektivy. Zakladné
chemické zlozenie akychkol'vek latok anorganického alebo organického pévodu urcuje ich
vlastnosti a tie st vyznamné pre ich vyuzivanie. Znamena to, ze chémia je vychodiskom pre
pochopenie dejov a suvislosti prebichajucich na atomovej alebo molekulovej trovni
vo va¢Sine odborov napr. potravinarstve, zdravotnictve, strojarstve, elektrotechnike,
energetike ai.V tejto knihe sa budeme venovat’ vybranym oblastiam vSeobecnej a
fyzikalnej chémie tak, aby boli poskytnuté zaklady, na ktorych st budované dalSie
stivisiace odborné predmety v technicky zameranych $tudijnych odboroch. V tejto uéebnici
sa pri preberani niektorych narocnych oblasti urCite nevyhneme pedagogickému
zjednodu$eniu a zostruéneniu. Verime, Ze to nezvedie k nespravnemu pochopeniu, ale
naopak, ziskate dobré vychodiskové vedomosti na $tadium inych predmetov. Prajeme vam
vela chuti do $tadia nielen chémie, ale vSetkého, ¢o zvySuje vaSe znalosti v odbore

a intelektualnu vyspelost’.

Autori
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1. PREDMET CHEMIE, ZAKLADNE ZAKONY,
POJMY A VELICINY V CHEMII

Chémia je prirodna veda, ktora skiima zloZenie a vnatornu stavbu (Struktaru) latok,
ich vlastnosti, deje (reakcie), pri ktorych pdvodné latky zanikaju a vznikaju nové latky.
Studuje podmienky a mechanizmy reakcii ajavy, ktoré ich sprevadzaji. Takato
charakteristika najpresnejSie zodpoveda v§eobecnej chémii, ktora je teoretickym zédkladom
pre ostatné chemické discipliny.

Chémia je tesne spéta s ostatnymi prirodnymi vedami, najmé s biologiou a fyzikou,
atiez s technickymi vedami, ktoré skimaji a vyuzivaju materidly so stupfujlcimi sa
poziadavkami na kvalitu a ekologicku prijatel'nost’.

Kazdy hmotny objekt (latku alebo pole) charakterizuji kvantitativne miery jeho
pohybu — hmotnost’ a energia. O nich platia zakony, ktoré st zakladnymi zakonmi chémie:

e Zikon zachovania hmotnosti (formulovali ho nezavisle Lomonosov a Lavoisier, 2.
polovica 18. st.): Hmotnost’ izolovanej sustavy je stila a nezdvisi od zmien, ktoré

V nej prebiehaji:

2.m = konst (1.2)
e Zikon zachovania energie (Mayer, 1842): Energia izolovanej sustavy je stila

a nezavisi od zmien, ktoré v nej prebiehajit:

> E =konst. (1.2)
Energia jedného druhu sa moéze menit’ na energiu druhého druhu (mechanickd, tepelna,
chemicka ...), celkova energia zostava stala.
e Zikon ekvivalencie hmoty a energie (Einstein, 1905) — vyjadruje vztah medzi
hmotnost'ou a energiou toho istého hmotného objektu:
AE = Amc? (1.3)
kde ¢ je rychlost’ svetla vo vakuu (3.10% m.s®). Ztohto vztahu vyplyva, ze hmotnost
aenergia su navzajom uUmerné vlastnosti hmoty. Pri odvodeni tohto vztahu vychadzal
Einstein z tedrie relativity, konkrétne zo vztahu medzi zotrvaénou (m) a pokojovou

hmotnost'ou (mMg)

m=—— (1.4)

kde v je rychlost hmotného objektu, ¢ je rychlost’ svetla. Pri rychlostiach v<<c sa m=m,,
Ak sa v blizi k ¢, m>>m,

12



Energetické zmeny pri chemickych dejoch nevyvolavaji meratelné zmeny hmotnosti.
Experimentalne sa daji dokdzat' zmeny hmotnosti pri premenach atdémovych jadier (pri
jadrovych reakciach).

1.1 Zakladné pojmy a veli¢iny v chémii

Latka (chemicka latka) — je formou existencie hmoty, ktorej ¢astice majui pokojova
hmotnost’ réznu od nuly (druhou formou existencie hmoty su fyzikalne polia, ich Castice
maju pokojovu hmotnost’ nulovur). Predstavuje subor Castic v réznych skupenstvach. Urcité,
priestorovo ohranicené mnozstvo latky sa nazyva teleso. Latky sa delia na zmesi
a chemicky cisté latky (zmes mozno fyzikalnymi metodami delit’ na chemicky &isté latky).
Zmesi mozu byt heterogénne a homogénne, chemicky ¢isté latky s prvky a zlaceniny

Chemicky Cista latka — je to latka urCitych fyzikalnych a chemickych vlastnosti,
ktoré sa d’al$im Cistenim nemenia (napr. teplota varu, hustota).

Atém — zakladna stavebna Castica latky, zloZena z jadra a elektronového obalu.
Jadro obsahuje protony a neutrony. Pocet protonov udava proténové (atéomové) Cislo Z,
pocet neutronov neutronové cislo N. Sucéet protonov a neutrénov udava nukleénové
(hmotnostné) cislo A, A = Z + N. Atom je elektricky neutralny, pocet kladne nabitych
protonov v jadre sa rovna poctu zaporne nabitych elektronov v obale. Atdom, kde sa pocet
elektronov odliSuje od poctu proténov, sa oznacuje ako idn. Kladne nabity i6n (pocet
elektronov je mensi ako pocet protonov) sa oznacuje ako katién, ion s prevahou elektronov
ako anion.

Chemicky prvok — latka zlozena z atomov, ktoré maju zhodny pocet protonov
Vv jadre, teda rovnaké protonové Cislo.

Nuklid — latka zloZena ztplne zhodnych atdémov (rovnaky pocet protonov aj
neutronov v jadre).

Izotopy — atomy s rovnakym protonovym &islom Z (teda atomy toho istého prvku)
a odlisnym nukleénovym &islom A (napr. izotopy vodika H,ZH,;H).

Molekula — stavebna ¢astica latky, zlozena z dvoch a viacerych atomov, ktoré st
navzajom viazané chemickymi védzbami. Je to najmenSia Castica zluceniny, ktora je
nositel’kou jej chemickych vlastnosti.

Chemicka zlucenina — zlozend chemicka latka obsahujica rézne atomy (idny)
viazané chemickymi vazbami, podmienujicimi jej Struktaru (zjednodusene mozno
povedat, ze zakladnymi Casticami zluceniny su molekuly). Pre kazdi zluceninu plati zdkon

stalych zluéovacich pomerov: hmotnostny pomer prvkov v zlicenine je staly a nemenny.

13



Osobitnym pripadom zluceniny je jednoduchd litka (singuldrna zlicenina), ktora je
zloZena z atbmov toho istého prvku (napr. O,, Hy).

Atémovd hmotnostnd jednotka u predstavuje 1 hmotnosti atému uhlika 162 C,u=

1,66053 .10%"kg. Je to §tandard, pomocou ktorého sa vyjadruju relativne hmotnosti atbmov
a molekul.
Relativna atémova hmotnost’ A, je podiclom medzi skutoénou hmotnost'ou atdomu
a atdbmovou hmotnostnou jednotkou u:
A =Tn (15)
u
kde m, je skuto¢na hmotnost’ atdmu [kg]. Priemerné relativne atdbmové hmotnosti prvkov

st uvedené pri kazdom prvku v periodickej sustave prvkov.

Tab. 1.1 Stredné relativne atomove hmotnosti niektorych prvkov odvodené z
percentualneho zastupenia v prirodnej zmesi ich izotopov

Symbol | Protonove |  Stredmrelativma | iine

prvku cislo A (X) zastl'lpe_:nie v prirodnej zmesi
rz izotopov A (%)

H 1 1,00797 1(99,9855); 2 (0,0145); 3

He 2 4,00260 4 (99,9999); 3 (0,0001)

Li 3 6,941 7(92,02); 6 (7,98)

Be 4 9,01218 9 (100)

B 5 10,811 11 (81,28); 10 (18,71)

C 6 12,01115 12 (98,892); 13 (1,108); 14

N 7 14,0067 14 (99,635); 15 (0,365)

0 8 15,9994 16 (99,76);18 (0,20);17(0,04)

F 9 18,9984 19 (100)

Ne 10 20,179 20(90,92);22 (8,82);21(0,26);

Relativna molekulova hmotnost’ M, je podielom medzi skuto¢nou hmotnostou

molekuly a atdbmovou hmotnostnou jednotkou u:

14



M, =—M (1.6)

kde my je skutoéna hmotnost’ molekuly [kg]. Stredné relativne atomové hmotnosti,
zohl'adfiujuce priemerné izotopické zastipenie jednotlivych prvkov v prirode (tab. 1.1),
byvaju uvedené pri kazdom prvku v periodickej ststave prvkov. Relativna molekulova
hmotnost’ urcitej zluceniny sa Ciselne rovna suctu A, prvkov, ktoré ju tvoria, pri zachovani
ich pomeru v zlt¢enine (treba poznat’ jej molekulovy vzorec).

Latkové mnoZstvo n — vyjadruje mnozstvo chemicky cistej latky (prvku alebo
zlt¢eniny) podla poétu zakladnych Castic (atdbmov, molekul, i6nov), jeho jednotou v Sl je 1
mol. Jeden mol (symbol mol) je mnozstvo latky, ktoré obsahuje tol’ko zakladnych castic

(atdbmov, molekul, i6nov), kolko je atdbmov v 12 g uhlika 2C . Toto mnozstvo sa rovna

Avogadrovej konstante, ktora ma hodnotu N, = 6,0221415 . 10 mol™. Odvodenymi
jednotkami sa kmol (10° mol), mmol (10 mol) a pmol (10 mol).
Ak poznadme pocet zakladnych castic N, latkové mnozstvo prvku alebo zluceniny n
mdzeme vypocitat’ podl'a vztahu:
n= N, 1.7

Molova hmotnost’ M — udava hmotnost' jedného moélu chemicky Cistej latky (prvku
alebo zliGeniny). Jednotkou molovej hmotnosti je v SI kg . mol™. V chémii sa takmer
vyluéne pouziva jednotka g. mol™. Mélova hmotnost vyjadrena v g. mol™ sa &iselne rovna
relativnej atomovej alebo molekulovej hmotnosti. To znamena, ze ked’ relativna atomova
hmotnost’ napr. Zeleza je 55,85, Mg, bude 55,85 g. mol'l (jeden mol Zeleza bude mat’
hmotnost’ 55,85 g a bude obsahovat’ 6,022 . 10% atomov). Rovnaka Givaha bude platit’ aj pre
zlt¢eniny: napr. kyselina sirovad H,SO, ma relativnu molekulovi hmotnost’ 98, t. j. M pas04
=98 g. mol™ (1 mol H,SO, méa hmotnost 98 g., v 1mole H,SO, je 6,022 . 10% molekul
H,SOy).
Molova hmotnost’ je vo fyzikalno-chemickych rovniciach namiesto relativnej molekulove;j
alebo atomovej hmotnosti.
Medzi latkovym mnozstvom n, skutoénou hmotnostou m [g] a mélovou hmotnostou
M [g mol™] plati vztah:

n=— (1.8)

Normalny mélovy objem V), - je to objem 1 molu plynu za normalnych podmienok
(0°C,101,325 kPa), V, = 2,24.10% m® mol™. (Avogadrov zakon: rovnaké objemy réznych
plynov za rovnakej teploty a tlaku obsahuja rovnaky pocet molekul).
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Chemicky vzorec predstavuje najjednoduch$iu a najnazornejSiu charakteristiku
zlticeniny. M6ze mat niekol'’ko podob:
o  Stechiometricky vzorec je vyjadrenim chemického zlozenia zliéenin, udava
v akom najmen$om c¢iselnom pomere su zastpené jednotlivé chemické prvky
v zltcenine. UrCuje sa zo znameho obsahu prvkov, ktoré sa urcili kvantitativnou
analyzou. Ak vydelime hmotnosti prvkov ich mélovymi hmotnost’ami, dostaneme
ich pomerné zastipenie v danej zla¢enine. Upravou zistime pomer poétov atémov
v zlucenine, ktory je vyjadreny pomerom malych celych Cisel. Stechiometricky
vzorec vyjadruje aj pomer hmotnosti prvkov v danej zlu€enine. Napr. kyselina
sirova H,SO, mé& molovi hmotnost’ 98 g a znamena to podla vzorca, ze obsahuje 2
X 1 g vodika H, 32g siry S a 4 X 16g kyslika O. Z uvedenych faktov vyplyva, ze zo
stechiometrického vzorca sa daju sa vyjadrit' i hmotnostné percentd jednotlivych
prvkov v zlicenine.
e  Molekulovy vzorec urCuje okrem pomerného zastipenia atbmov v molekule aj
skuto¢ny pocet tychto atdbmov (napr. P4O4).
o Struktiirny vzorec vyjadruje okrem poétu jednotlivych atomov aj ich priestorové
rozloZenie v molekule.
Stustava — Cast’ priestoru oddelena od okolia skuto¢nym alebo myslenym rozhranim.
Latky, z ktorych sa ststava skladd, nazyvame jej zloZkami. Ak ma sustava vo vsetkych
svojich cCastiach rovnaké fyzikalne a chemické vlastnosti, nazyvame ju homogénnou
sustavou. Heterogénna sustava sa sklada z roznych fdaz, nema vo vsetkych svojich Castiach
rovnaké vlastnosti (fiza je homogénna Cast’ heterogénnej sustavy). Izolovand siustava Si
nemdze vymiefat’ so svojim okolim hmotnost’ ani energiu.
Hmotnostny zlomok w; — sa pouziva na vyjadrenie hmotnostného zlozenia roztokov,

zlicenin, zmesi. Matematicky sa vyjadri vzorcom:

W= — (1.9)

kde m; je hmotnost’ i-tej zlozky roztoku (zli€eniny, zmesi) am je hmotnost’ roztoku,
(zlGCeniny, zmesi). Stéet hmotnostnych zlomkov vsetkych zloziek ststavy je rovny 1.
Sucin w;. 100 vyjadruje hmotnostné percenta i-tej zlozky roztoku (zlu€eniny, zmesi).
Chemicka rovnica vyjadruje kvalitativnu a kvantitativnu stranku chemickej reakcie.
Latky, ktoré vstupuju do reakcie, sa nazyvaju reaktanty (vychodiskové latky), latky, ktoré
pri reakcii vznikaji sa nazyvaju produkty reakcie. Pred znackou prvku, alebo vzorcom
zltCeniny uvadzame stechiometrické koeficienty, ktoré vyjadruju vztah medzi mnozstvami
reaktantov a produktov. Pomery medzi stechiometrickymi koeficientami zodpovedaja

pomerom medzi latkovymi mnozstvami reaktantov a produktov.
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2. STAVBA ATOMU

Myslienka, ze hmota je tvorena zo zakladnych Cciastoiek — atomov, pochadza
Z antiky, od gréckeho filozofa Demokrita (5. st. pr. n.l.). Do prelomu 19. a 20. storocia sa
atomy pokladali za d’alej nedeliteI'né, bez Struktury (najpodrobnejsie tato tedriu rozpracoval
Dalton, r. 1808).

Vyvoj vo fyzike a v chémii koncom 19. a zadiatkom 20. storo¢ia umoznil dospiet’
k odhaleniu vnatornej Struktary atdbmov. Prispeli k tomu najmé experimenty v stvislosti so
skimanim prechodu elektrického prudu cez zriedené plyny, analyzou spektier, ktoré
vysielaju vzbudené atomy prvkov a sodhalenim podstaty prirodzenej radioaktivity
niektorych prvkov. Prvé dokazy o tom, Zze atdom nie je najjednoduchSou Castou latky,
priniesol Thomsonov objav elektronu sledovanim katédového ziarenia. Thomson vyslovil
aj prva tedriu 0 stavbe atému, podla ktorej je atdm zloZeny z rovnakého mnozstva
kladnych a zapornych Castic, chaoticky usporiadanych.

Neskor sa zistilo (Rutherford, Bohr, De Broglie, kap. 2.2), Ze atdbmy pozostavaju
z kladne nabitého jadra (protdny a neutrény) a zo zaporne nabitého elektronového obalu,
tvorené¢ho elektronmi. Zakladné udaje o tychto elementarnych Gasticiach su zhrnuté do
tabul’ky 2.1:

Tab. 2.1 Zdkladné charakteristiky elementdrnych castic

Elementarne Hmotnost’ Naboj Svmbol Objavitel’/ Rok
tastice (kg) / (u) (©) y objavu

] 9,1.10°Y Zaporny 0
Elektron 54810 16.10°° e-alebo - | Thompson/1897

] 1,67.107/ Kladny N 1
Proton 1,0072 16.107° p“alebo ip Rutherford/1920

-27

Neutrén 1570;22 / Bez naboja n’alebo on* | Chadwick/1932

Pozn.: Na pochopenie podstaty chemickych vlastnosti latok nie je potrebné zaoberat sa
dalsimi elementarnymi casticami, ktoré boli v druhej polovici 20. st. postupne objavované
(napr. mezony, hyperony, neutrina, anticastice). Nie je tiez nutné uvadzat kvarkovy model
vystavby proténov a neutrénov vypracovany vkoncom 20. st., podla ktorého nie si

protony a neutrony povazované za elementdrne castice.
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2.1 Atoéomové jadro

Ako vyplyva aj ztabulky 2.1, vatomovom jadre je sustredend prakticky celd
hmotnost’ atdomu (hmotnost’ elektronu je radovo 10'3lkg, hmotnost’ protéonu a neutréonu je
priblizne rovnaka, radovo 10% kg ).

Castice jadra st vtesnané vo vel'mi malom priestore (velkost' jadra atomu je radovo
10" m) a pevne spolu ,drzia* vd'aka jadrovej sile, ktord medzi nimi pdsobi. Ak by sme
chceli jadro rozbit' na protéony a neutrony, musime vynalozit energiu, ktora sa nazyva
vizbovi energia jadra E;. Rovnaka energia sa uvolni pri vzniku jadra zluc¢enim proténov
a neutronov.

Na priklade vdzbovej energie jadra mozno experimentdlne overit vzajomnu
umernost’ medzi hmotnost'ou a energiou toho istého hmotného objektu (Zakon ekvivalencie
hmoty a energie, kap. 1). Jadro hélia sa sklada z dvoch protonov a z dvoch neutréonov. Ked’
porovname hmotnost’ héliového jadra m; so suétom hmotnosti dvoch protéonov a dvoch
neutrébnov M,, zistime, ze M; je menSie ako M,. Hmotnostnému ubytku Am = m, - m je
Umerna energia uvolnena pri vzniku jadra hélia, (teda vdzbova energia jadra E;), ktora
zodpoveda AE podla vztahu (1.3). Rovnakt energiu by bolo treba vynalozit,, aby sa jadro
rozbilo.

Pozn.: Pri vzniku jedného mélu hélia (priblizne 4 gramy, 6,022 107 jadier hélia) sa uvolni
viizbovd energia 2,7. 10" J. Na porovnanie — je to energia, ktord by mohla zohriat' 6500 t
vody z nuly na 100 °C.

Vizbova energia jadra prepocitana na jeden nukledn 5 charakterizuje stabilitu
A

daného jadra. NajstabilnejSie su jadra, v ktorych vdzbova energia pripadajiuca na jeden
nukleén nadobuda najvyssie hodnoty (obr. 2.1). Su to jadra s nukleénovym ¢islom okolo 60
(napr. Fe, Ar, As). S d’al§im zvySovanim nukleonového &isla klesa stabilita jadier a narasta

tendencia samovol'ne sa rozpadavat’ na stabilnejsie jadra.
2.1.1 Radioaktivita

Jav, pri ktorom dochadza k samovolnej premene jadier tazkych prvkov na lahSie
prvky za sGiasnej emisie Ziarenia, sa oznacuje ako prirodzend radioaktivita.
V periodickej sustave prvkov maju prvky s protonovym cislom vacsim ako 83 (teda

prvky za bizmutom) vSetky izotopy radioaktivne. Radioaktivita je jav, ktory zavisi len od

18



Struktary jadra, nezavisi od toho, ¢i je prvok volny alebo viazany, ani od podmienok,

v ktorych sa nachadza.

Radioaktivitu prvy raz pozoroval Becquerel (1896) ako neviditelné ziarenie

prestupujuce hmotou a pdésobiace na fotograficky citlivé materialy.

Samovol'né radioaktivne premeny moézu byt Styroch druhov:

. o C it a4 ) . .
a premena je uvolfovanie héliovych jadier ,He z atdmového jadra, pri
ktorom vznika jadro, ktoré ma oproti pdvodnému o dva protony a 0 dva
neutrony menej. Z radioaktivneho jadra su vyzarované

rychlostou dosahujucou asi 10% rychlosti svetla.

5’ 10
ShHy
T L~

0 I’

T T T T
i b Ik 150 2(M) 230 A

Obr. 2.1 Zavislost vizbovej energie jadra E;j prepocitanej na jeden nukleon [MeV] od

nukleénoveého cisla (4)

P premena sa moéze uskutocnit v dvoch formach: f premena - prad
elektronov, alebo f° premena - prad pozitrénov. Elektrén pri B~ premene
vzniké tak, Ze jeden neutrén (n°) sa premeni na proton (p*), elektron (¢)
a antineutrino (n° — p* + € + antineutrino). Pozitrén e* pri B premene
vznik4 premenou proténu (p) na neutrén (n), pozitrén (e*) a neutrino (p* —

n® + e* + neutrino). P &astice dosahujii 40 — 99% rychlosti svetla.
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e y premena — je to elektromagnetické Ziarenie s vinovou dizkou priblizne
10° krat menSou ako RTG Ziarenie. V porovnani s« ap premenou je

najprenikavejsie.

Radioaktivna premena je dej, ktory prebieha stalou rychlostou bez ohl'adu na okolité
podmienky. Pévodny prvok (matersky nuklid) sa pri tejto premene meni na iny prvok
(rozpadovy produkt, dcérsky nuklid). Na vyjadrenie rychlosti radioaktivnej premeny sa
najcastejsie pouzivaju dve konstanty:

e premenovd konStanta ], ktora je konStantou imernosti medzi c¢asovym
ubytkom poctu jadier radionuklidu d(TT a po¢tom doposial’ nepremenenych

jadier N:
N _
dt

e polcas rozpadu Ty — je to Cas, za ktory sa z pociatoéného poctu jadier

N (2.1)

samovol'ne premeni polovica:

In2
Ty, = T (2.2)

Pol¢asy rozpadu niektorych znamych radionuklidov su uvedené v tab. 2.2.

Tab. 2.2 Polcasy rozpadu niektorych radionuklidov

Nuklid Tie Nuklid Tue
SU 7,07.10° rokov Z°Rn 54,5 s

U 4,515.10° rokov 22Rn 3,825 dni
“°Ra 6,6 rokov Yc 5 700 rokov
2P0 |3.107s > He 10°s

Niektoré prirodzene radioaktivne prvky sa nepremieniaju hned pri ,,prvom kroku® na
stabilné jadra, ale tvoria rddioaktivne rozpadové rady. V prirode pozname tri rozpadové
rady, pomenované podla prvého Clena — wurdnovy, aktiniovy, toriovy. Ich konecnym
produktom st stabilné izotopy olova (25?26 Pb, 2527 Pb, 2528 Pb). Okrem toho existuje §tvrty

rozpadovy rad, ktory zaéina umelo pripravenym nuklidom neptiinia a konéi stabilnym
nuklidom bizmutu. Na ilustraciu uvadzame postupnost’ premien v rameci urdnového

rozpadového radu:
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74 — 3 — 3
o U— 52 Th L 5% pa——L 37U 7-krdt  o-premena —5-krét
- 206
p premena — ‘g, Ph

Rédioaktivita atdémov, ktoré vznikli cestou jadrovych reakcii, sa oznacuje ako

umeld radioaktivita. Prv( jadrova reakciu uskutoénil Rutherford v r. 1919:

“N+,He—"O+p
V sucasnosti sa na bombardovanie jadier najCastejSie pouzivaju neutrony. Jadrovymi
reakciami bol pripraveny vel'ky pocet radioaktivnych izotopov znamych prvkov, boli tiez
pripravené nové prvky. Umelo pripravené st vSetky prvky, ktoré sa v periodickej ststave

nachadzaju za uranom (Z > 92), tzv. transurdany.
Specifickym pripadom radioaktivnej premeny je $tiepenie jadier, ktoré moze byt
samovolné alebo vyvolané jadrovou reakciou. Pri Stiepeni jadier vznikaji dve jadra

porovnatelnej velkosti . Prikladom je tiepna reakcia “°U (obr. 2.2):

23 145
U+ N—>"Ba+5Kr +3;n

@; jadro krypténu
jadro

uranu @
neutrén o 'i&neutrony
jadro baria
Obr. 2.2 Schéma tiepnej reakcie *°U
Vznikajiice neutrony opit’ bombarduju jadrd uranu, reakcia retazovito pokracuje. Ak
dochadza k jej neobmedzenému rozvetveniu, nastiva explozia (princip atdbmovej bomby).
Usmernena §tiepna reakcia 2°U sa vyuziva v jadrovych reaktoroch. Usmerfiovanie tiepnej

reakcie je zloZitym procesom, pri ktorom ide najmi o spomalovanie (fazka voda, grafit)

a ¢iastocné pohlcovanie vznikajucich neutronov (kadmiové tyce, kyselina borita).
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Opacnym dejom k Stiepnym reakciam je termonukledrna syntéza (jadrova fuzia).
Takyto dej prebieha pocas vyvoja hviezd vo vesmire (nukleosyntéza, pri teplotach
milionov K), je zdrojom energie aj nasho Slnka. Prikladom termonuklearnej reakcie moze

byt vznik hélia syntézou vodikovych jadier (tzv. proton - proténovy cyklus nukleosyntézy):

1 1 2 0 2 1 3
JH+Ho>H+ Je H+H—>,He+y
sHe+;He—;He+H+H

Pozn.: Nebezpecdenstvo radioaktivity pre ¢loveka:

o obrovskd uvolnena energia pri jadrovom vybuchu (spésobuje destrukciu)

e priame oZiarenie

e pritomnost rdadionuklidov v Zivotnom prostredi - ich usadzovanie v kostiach,
organoch. (Radium ma tendenciu usadzovat sa v nerastnom skelete kosti.
Nebezpecnejsie je plutonium, ktoré sa viaze v osteoidnej matrici, odtial’ ovplyviuje
kostnu drein avyvolava poruchy krvotvorby, kostné nadory). Najbeznejsim
radionuklidom v Zivotnom prostredi je ***Rn (T1,=3,82 dna), vznikd rozpadom ***Ra
(Tyo=3,64 diia), ktoré je bezne pritomné v hornindch. Radioaktivnou premenou “*Rn
vznikaju radionuklidy Po, Bi, Pb, ktoré sa v pobytovych priestoroch zachytavaju na
prach, pri vdychovani sa usadzuju v plucach (po fajceni je to druhy najdolezitejsi
faktor spésobujiici rakovinu pliic).

239 226pq——ie ,22pn e, po B, Ph—>2%Ph

2.2 Elektronovy obal atému

Elektronovy obal atdomu je tvoreny elektronmi, ktorych pocet sa rovna poctu
protonov v jadre. Je nositelom chemickych vlastnosti atomu. Predstavy o stavbe
elektronového obalu sa postupne vyvijali, az sa dospelo k sucasnej predstave zalozenej na
principoch vinovej (kvantovej) mechaniky.

Zékladom pre sucasné predstavy bol Rutherfordov model atomu. Rutheford,
bombardovanim hlinika radioaktivnym ziarenim a, zistil, Zze kladné Castice — protony su
sustredené v centre atdbmu na vel'mi malom priestore a tiez je tam sustredend takmer vsetka
hmotnost’. Obal tvoria zdporné Castice — elektrony, pohybujice sa okolo jadra v ovela

vécSom priestore. Tento model nazval planetarny, pretoze sa predpokladalo, Ze elektrony
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obichaju okolo kladného jadra po kruhovych drahach ako planéty okolo Slnka, pri¢om
pritazliva elektrostatickd sila medzi proténmi a elektronmi je vyvazend odstredivou silou.
Problém sa vyskytol po zisteni, Ze elektrony obiehajice okolo kladného jadra nespiiaji
prvy Newtonov zédkon o priamom pohybe. Podl'a zakonov klasickej fyziky by pri krizivom
pohybe elektron kontinualne vyzaroval energiu a ¢asom by musel splynat’ s jadrom a to je
Vv rozpore so skuto¢nostou (obr. 2.3). Okrem toho experimentalne pozorovanie atomovych
spektier ukazalo, ze tieto spektra su ¢iarové, ¢o nepoukazuje na kontinudlne vyzarovanie,

ale na nespojité vyzarovanie energie po kvantach.

-

elektron

Spirala "smrti" elektronu

Obr. 2.3 Nedostatok Rutherfordovho modelu - pohyb elektrénu po Spirdle ,, smrti

Na zaklade tychto objavov vyslovil novi tedriu stavby elektronového obalu Niels
Bohr (1913). Bohr suhlasil, Ze kladny naboj a hmotnost’ st umiestnené v malom jadre
atomu a elektrony sa pohybuju po kruhovych drahach. Na rozdiel od Rutherforda vsak do
svojej predstavy zahrnul *Planckovu kvantovii teériu a pomocou nej sa mu podarilo
vysvetlit’ ¢iarové spektrum atomu vodika.

Bohrova tedria je zaloZena na troch postulatoch, ktoré vtedajsia Groven poznatkov
nemohla exaktne podlozit’, hoci ju mnohé experimenty podporovali. Pohyb elektronu okolo
jadra definoval tymito postulatmi s vyuzitim Planckovho elementarneho kvanta energie:

E=hv (2.3)
kde h - Planckova konstanta (6,626069 . 10'34J.S), v - kmitocet (frekvencia).
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Bohrove postulaty:
1. Elektron sa moze v atdbme bez zmeny energie (vyzarovania alebo prijimania
energie) pohybovat’ len po uréitych presne vymedzenych kruhovych drahach,
z ktorych kazda predstavuje ur¢ita energeticka hladinu, stacionarny stav:
2z.rmo=nh (2.4)
(n=1,2,3,..,r - polomer kruhovej drahy elektronu, m — hmotnost’ elektréonu, v —
rychlost’ elektronu)
2. Ak elektron prechadza zjednej energetickej hladiny do inej, vyzaruje alebo
prijima energiu po kvantach:
E,-E, =AE=hv (2.5)
3. Kmitocet elektromagnetického Ziarenia vysielaného atomom zavisi len od rozdielu
energii stavu pred vyziarenim vlnenia a po fiom. Z toho vyplyva, ze kazdy atdom

moze vyzarovat len urcité spektra, ktoré st preni charakteristicke.

*ZjednoduSené  vysvetlenie = Planckovej kvantovej tedrie.  Svetlo, vSeobecne
elektromagnetické Ziarenie je zdaroven vinenim a zdaroven prudom castic, fotonov (vinovo-
korpuskularny dualizmus). Pozerat' na svetlo ako na vinenie ma zmysel pri vysvetlovani
ohybu — difrakcie a skladania — interferencie licov. Pri vysvetlovani vzajomného pésobenia
medzi svetlom a atomami — teda absorpcie a emisie Ziarenia, treba povazovat svetlo za

prud fotonov. Energiu foténu t. j. elementirne kvantum energie E vyjadril Planck
akoE = hy = h_E, kde h — Planckova konstanta (6,626069 . 103 J.s), v — kmitocCet
A

(frekvencia), ¢ — rpchlost svetla, ). — vinova dizka. Zo vztahu vyplyva, Ze energia foténu je
priamo vimernd frekvencii a nepriamo timernd vinovej dlzke.
Podla Plancka vibrujuci atom mézZe prijimat’ a odovzddvat' len urcité hodnoty energie, pre
ktoré plati, ze su nasobkom minimdlneho kvanta hv.

E=nhv (n=1,2,3,.) n—kvantové cislo

Z porovnania Einsteinovho vztahu a Planckovho vztahu mozZeme vyjadrit hmotnost

fotonu:
me?=hS—=m= h
A cA

Bohrova tedria vSak nevedela vysvetlit jemnu Struktiru spektralnych cCiar

vodikového atomu, pretoze obsahovala v sebe protirecenie medzi pohl’adom na elektron
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ako na Casticu, ktora sa riadi zakonmi klasickej mechaniky (podobne ako ,,vel’ké telesa“)
a sucasnym vyuZitim kvantovej teorie.

Spominané protirecenie odstranil Luis de Broglie (1924), ktory vyslovil nazor, ze
pohyb mikroCastic je zakonite spojeny s vlnenim. Polozil zéklady vinovej (kvantovej)
mechaniky, pomocou ktorej sa podarilo vyriesit' stavbu elektronového obalu v sulade
S experimentalnymi pozorovaniami.

Podl'a vinovej mechaniky st medzi mikroc¢asticami a makrocasticami predovsetkym
tieto fyzikalne odliSnosti, znemoznujice vyuzitie klasickej mechaniky pre opisanie ich
pohybu:

a) kvantovanie energie — kym energia makroobjektov méze pri ich pohybe nadobudat
l'ubovol'né hodnoty — mdze sa menit’ spojite (kontinualne), mikroc¢astice mézu nadobtidat’
len urité hodnoty energii, medzi ktorymi st oblasti "zakdzanych hodnét energii".
Mikrocastica moze menit’ svoju energiu len ziskanim alebo uvolnenim takého mnoZzstva
energie, ktoré zodpoveda prave rozdielu dovolenych energetickych hladin. Energia sa
nemeni spojite, ale diskrétne, po urcitych kvantach.

b) vinovo-korpuskuldrny, t. j. dudlny charakter — napr. elektron (podobne ako foton) ma aj
vlastnosti vlnenia aj vlastnosti &astice. Vlnova dizku A viny spojenej s pohybom elektronu

mozno vyjadrit’:
h
A=— (2.6)
m,.v
Uvedeny vztah vychadza z porovnania Einsteinovho a Planckovho vztahu pre energiu

mc? = h.% , ktory aplikujeme na elektron:

1%
m,.v> =h.— (2.7)
]

kde m, — pokojova hmotnost’ elektronu, v — rychlost’ elektronu.

C) fyzikdalne veli¢iny, ktoré charakterizujui stav danej castice, nemoino uréovat’ s
Pubovol’nou presnost’ou — tzv. Heisenbergov princip neurcitosti: elektron ma principialne
obmedzent presnost’ stiéasného urcenia jeho polohy a rychlosti, ¢im presnejSie uréime
polohu, tym menej presne ur¢ime rychlost’ a naopak.

Matematicky to moézeme vyjadrit Heisenbergovymi vztahmi neurcitosti, ktoré
hovoria, ze su¢in neurcitosti kazdej dvojice dynamicky premennych veli¢in, ktory ma
rozmer Planckovej konstanty h, nemdze byt’ mensi nez Planckova konstanta. (Napr. Apy.Ax
> h, kde Ap, je neuréitost’ v stanoveni hybnosti a Ax neuritost v stanoveni polohy

elektronu.) Mo6Zeme teda hovorit’ len o pravdepodobnosti, s ktorou sa elektron nachadza
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Vv uréitom objeme. Orbitdl ohraniCuje priestor, v ktorom sa s najvaésou pravdepodobnostou
elektrén nachadza.

Skuto¢nost’, Ze mikrodastice sa za uréitych podmienok spravaji ako vinenie viedla
Schrédingera k tomu, aby pouzil na opis pohybu elektronu v atome vodika vSeobecnii
vinovit rovnicu. KedZe atdbm je uzavrety systém, pripodobnil pohyb elektronu
trojrozmernej stojatej vlne so siradnicami X, y, z. Upravena v8eobecna vinova rovnica -
Schrédingerova rovnica je zakladnou rovnicou kvantovej mechaniky, ktora predstavuje
vSeobecnu formu kinetickej a potencialnej energie systému. RieSenim Schrédingerovej
rovnice je vinovd funkcia w. Tato vlnova funkcia predstavuje vyhovujuce rieSenie
Vv pripadoch, ked’ v matematickom vztahu, ktory ju charakterizuje, veli¢iny n, I, m; (tzv.
kvantové ¢isla) maju celoCiselné hodnoty. Orbitaly s vlastne vinové funkcie w, ktoré st

vyhovujticim rieSenim Schrédingerovej rovnice.

2.2.1 Kvantové Cisla

Stav elektronu v orbitali je charakterizovany kvantovymi Cislami n, I, m, . Kvoli
uplnému opisu stavu elektronu pridavame este Stvrté kvantové Cislo ms.

. N — hlavné kvantové cislo definuje diskrétne energetické stavy elektronu v okoli
jadra audava prislusnost’ orbitalu k uritej kvantovej sfére (hladine). Teoreticky
moze nadobudat’ hodnoty 1 - oo. Pre atdm v zdkladnom stave nadobtida hodnoty
od1lpo7:n=1(sféraK),n=2 (sféraL),n=3 (M),n=4(N),n=5(0),n =6 (P),
n=7(Q)

. | — vedlajSie kvantové &islo vyjadruje energetické odchylky elektronu v ramci
kvantovej sféry definovanej hlavnym kvantovym c¢islom, ktoré vznikaju v dosledku
vzajomného ovplyviiovania sa elektrickych poli jednotlivych elektrénov v atome (I
vlastne vyjadruje tvar orbitalu). Vedrlajsie kvantové ¢islo | moze nadobudat’ hodnoty
od 0 az po n-1. Pre rozdielne vedlajsie kvantové &isla | = 1, 2, 3, 4, 5, 6, ... su
orbitaly nazvané s, p, d, f, g, h,... Ak st atomy v zakladnom stave, | nadobuda
hodnoty 0, 1, 2, 3 (tab. 2.3, obr. 2.4)

. M, — magnetické kvantové Cislo charakterizuje Stiepenie energetickych hladin vo
vonkajSom magnetickom poli. Orbitaly s rovnakym | a odliSnym m; maja réznu
orientaciu v priestore (obr. 2.4). Magnetické kvantové ¢islo nadobuda hodnoty —I, ...
0, ..+l (tab.2.4).
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Obr. 2.4 Schéma symetrie orbitilov s, p, d.

Tab. 2.3 Prehlad orbitdlov podla hodnoty vedlajsieho kvantového cisla |

Hodnota | Nézov orbitalu Tvar orbitalu
0 s orbitdl gulovy tvar
1 D orbitdal priestorova osmicka
2 d orbitdl priestorovy Stvorlistok alebo priestorova
osmicka s prstencom
3 f orbitdal zlozity

Tab. 2.4 Hodnoty magnetického kvantového cisla m pre orbitaly s, p, d, f

Hodnota | Nazov orbitalu Hodnoty m, orl;(i)té zieltov eleﬁ?fg:mv
0 s orbital, 0 1 2
1 p orbitdl -1,0,1 3 6
2 d orbitdl -2,-1,0,1,2 5 10
3 f orbital -3,-2,-1,0,1,2,3 7 14
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. ms — spinové kvantové cislo vyjadruje vnutorny moment hybnosti a vnatorny
magneticky moment castice (zjednodusene mozno povedat’, ze udava smer rotacie
elektronu): mg=+ .

Na jednom orbitdle m6ézu byt najviac dva elektrony ato Sopaénym spinom.

Uvedené $tyri kvantové Cisla iplne opisuju stav elektrénu a obsah jeho energie.

Pozn.: Hodnota hlavného kvantového cisla n sa uvadza pred ndzvom orbitalu, pocet
I3 rv ’ ., . 2 ’ v .
elektronov sa pise vpravo hore od nazvu orbitalu (napr. zdapis 1s° znamend, Ze ide

0 s orbitdal na prvej kvantovej sfére a obsahuje 2 elektrony)
2.2.2 Pravidla vystavby elektrénového obalu atomov

Elektronova Struktiura atomov nie je nahodna, ale vyplyva z urcitych zakonitosti,
ktoré sa suborne nazyvaji vystavbovy princip. Tento princip spociva V nasledujucich
pravidlach:

e Orbitaly sa obsadzuju elektronmi podla pravidla minimdlnej energie, t. j. od

najniz$ej energie po najvyssiu. Poradie obsadzovania je nasledujtice:
1s? 2% 2p° 3s? 3p°® 4s? 3d'? 4p° 5s? 4d™° 5p° 65 4f* 5d'° 6p° 7s® 54 6d™° 7p°
Nazornejsie mozeme poradie obsadzovania posudit’ z obr. 2.5:

1§

S

(2

‘.
el
<
/ (59)
(6f 6g 6h)
(a7 Tg

P T 7
Obr. 2.5 Diagondlne zndzornenie vystavbového principu obsadzovania orbitalov
elektronmi: orbitaly sa obsadzuju v smere Sipok, energia rastie od orbitdlu Is po orbitdl 7p.
(Orbitaly zndzornené zelenou farbou si k dispozicii, ale sa nezapliajii, ak sii atomy

V zdkladnom stave)



o  Hundovo pravidlo (pravidlo maximdlnej multiplicity) — orbitaly s rovnakou
energiou (tzv. degenerované orbitaly) sa obsadzuju tak, aby mali maximalny
pocet nesparenych elektronov — st to orbitaly s rovnakym n al, liSiace sa m,
(napr. 2p — su to tri orbitaly px, py, P, m=-1,0,1)

Elektrony vo viacelektronovom systéme musia tieZz vyhovovat' Pauliho vylucovaciemu
principu, podla ktorého v elektronovom obale uréitého atdbmu nemoézu byt dva elektrony,
ktoré maja vSetky $tyri kvantové ¢isla rovnaké. Ak maja n, |, m; rovnaké, znamena to, Ze sa

nachadzaji na jednom orbitale a musia sa lisit’ spinom (tvoria elektronovy par).

Zapis elektronovej konfiguracie prvkov

Aby sme mohli urcit’ elektronovi konfiguraciu prvku, potrebujeme poznat’ jeho
postavenie Vv periodickej sustave prvkov (podrobnejsie 3. kap.) a pravidla o obsadzovani
orbitalov elektronmi. Elektronova konfiguracia sa okrem zapisu poradia orbitalov (ako na
obr. 2.5) zvykne nazorne zobrazovat' aj pomocou §ipok - kazdy elektron je znazorneny
Sipkou, smer Sipky znazoriiuje spin elektronu. Uvedieme niekolko prikladov zéapisu

elektrénovej konfiguracie prvkov:

¢0: 152 2s° 2p* { B P N

1Ne: 1s% 252 2p° LDV R N WA

uNa: 1s?2s?2p®3s alebo [Ne]3s' 1| 1L 1L 1L 1L 1

2oFe: 15 25" 2p° 35° 3p° 4s” 3d° (R R O OO FUAN WA HA M
Nttt

Elektrony, ktoré sa nachadzaju na orbitaloch najvzdialenejSich od jadra, sa nazyvaju
valenéné elektrony a prislusné orbitaly valenéné orbitdly (v uvedenych konfiguraciach su

hrubo vyznacené). Su to elektrony, ktoré sa zcastiiuji na tvorbe chemickych vézieb.
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3.  PERIODICKA SUSTAVA PRVKOV

Zaciatkom 19. storo¢ia boli uz zname rozne chemické prvky ale, nebola jasna
podstata podobnosti alebo odlisnosti ich chemickych vlastnosti. Viaceri vedci sa v tomto
obdobi pokusali usporiadat prvky podla rasticich atomovych hmotnosti. Neboli vsak
urobené ziadne zavery, na zaklade ktorych by sa dali posudit’ vztahy a suvislosti medzi
prvkami.

Otazku klasifikacie chemickych prvkov s konecnou platnostou wvyriesil D. .
Mendelejev, ktory bol presvedéeny, Ze medzi nimi existuje zakonita savislost’, ktora ich
spaja do jednej sustavy a atdbmova hmotnost je zdkladnou vlastnost'ou, ktora je vyjadrenim
tejto stvislosti. 63 vtedy existujucich prvkov usporiadal podla rasticej atdbmovej hmotnosti
do tzv. prirodzeného radu prvkov, ktory rozdelil na tseky - periédy, po ktorych sa
opakovali prvky spodobnymi vlastnostami. Neskor periody usporiadal pod seba do
taburkovej formy.

V r. 1869 sformuloval Mendelejev periodicky zdakon: ,\Vlastnosti prvkov periodicky
zavisia od atomovej hmotnosti.“ Po ziskani poznatkov o vnutornej stavbe atémov bol tento
zékon preformulovany do dnes$nej podoby: ,, Vlastnosti prvkov su periodickou funkciou
ich protonovych cisiel“. Tato periodicita je priamo podmienena periodicitou vo vystavbe

elektrénovych obalov.

3.1 Mendelejevova periodicka sastava prvkov Vv dneSnej
podobe

Prvky v periodickej ststave st usporiadané do 7 horizontdlnych period a8
vertikdlnych skupin (kazda vertikalna skupina sa deli na A a B podskupinu), obr. 3.1.

Periody
Prvky v danej periode maju rozny pocet valenénych elektrénov, ale v rovnakej
valencnej vrstve, t. j. ich maximalna hodnota hlavného kvantového ¢isla n je rovnaka (Eislo
periody udava, na kolkych kvantovych sférach su umiestnené elektrony uréitého prvku).
Prehl’ad period:
1. Tvoria ju 2 prvky - vodik (H 1s') a hélium (He 1s%). Pocet prvkov v 1. peridde je
dany maximalnym poctom elektronov, ktoré mézu byt na kvantovej sfére sn = 1
(pozri obr. 2.5).
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2. Obsahuje 8 prvkov (Li - Ne), jej budovanie suvisi s obsadzovanim druhej kvantovej
sféry (n = 2) elektronmi. Pocet prvkov v tejto peridde (8) vyplyva z maximalneho
pottu elektronov na jednom s (2s%) a troch p orbitaloch (2p°).

3. Obsahuje 8 prvkov (Na - Ar). Ich pocet sivisi s obsadzovanim orbitalov 3s* a 3p°
elektronmi.

4, Tvori ju 18 prvkov. V sulade s pravidlom minimalnej energie (obr. 2.5) sa najprv
obsadi elektronmi orbital 4s (K, Ca), potom orbitaly 3d (10 prvkov Sc - Zn)
a nakoniec orbitaly 4p (6 prvkov Ga - Kr).

5. Tvori ju tiez 18 prvkov. V stlade s pravidlom minimalnej energie (obr. 2.5) sa najprv
obsadi elektronmi orbital 5s (Rb, Sr), potom orbitaly 4d (10 prvkov Y - Cd))
a nakoniec orbitaly 5p (6 prvkov In - Xe).

6. Obsahuje 32 prvkov. Najprv sa obsadi elektronmi orbital 6s (Cs, Ba), potom orbital
5d" (La). Dalej nasleduje obsadzovanie 4f orbitalov (14 prvkov - lantanoidov, Ce -
Lu, su uvedené v dolnej Casti periodickej tabulky). Potom sa postupne obsadia
orbitaly 5d%™ (9 prvkov Hf -Hg) a na koniec orbitaly 6p (6 prvkov, TI - Rn), obr.
2.5.

7. Posledna periéda obsahuje 32 prvkov. Bola ukonéena objavom prvku 117 v roku
2010. Je analogicka 6. peridde: najprv sa obsadi elektronmi orbital 7s (Fr, Ra),
potom orbital 6d* (Ac). Dalej nasleduje obsadzovanie 5f orbitalov (14 prvkov -
aktinoidov, Th - Lr, su uvedené v dolnej Casti periodickej tabulky). Potom sa
postupne obsadia orbitaly 5d**° (9 prvkov) a na koniec orbitaly 6p (6 prvkov). Prvky

S protonovym ¢&islom Z > 92 sa prirodzene v prirode nenachadzajt, boli pripravené

jadrovymi reakciami.

Prvky, pri ktorych sa elektronmi zapiiaji vonkajsie ns-orbitaly sa nazyvaju s-prvky,
ktoré zapliiiaju vonkajsie np-orbitaly sa nazyvaji p-prvky - spoloéne sa oznaluju ako
neprechodné prvky.

Prvky, ktorym pribadaju elektrony na n-1 d-orbitaloch sa oznacujii ako d-prvky
alebo prechodné prvky.

Pre lantanoidy a aktinoidy je charakteristické postupné zaplitanie n-2 f-orbitalov
a preto sa oznacuju ako f-prvky alebo vniitorne prechodné prvky.

Skupiny
Kazda z 8 skupin periodickej sustavy prvkov sa deli na hlavnii (A) a vedlajSiu (B)
podskupinu. Hlavné podskupiny st tvorené neprechodnymi prvkami, vedlajsie podskupiny

st tvorené prechodnymi prvkami.
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Prvky, ktoré sa nachadzaju v spolo¢nej podskupine, maji rovnaku stavbu valenénej

sféry, odliSuji sa poctom ostatnych kvantovych sfér (teda maximalnym hlavnym

kvantovym ¢islom n). Su to tzv. analogické prvky s podobnymi chemickymi vlastnostami.

Z umiestnenia prvkov hlavnych podskupin (t. j. podla ¢isla periody a podskupiny) mozno

priamo ur¢it’ ich elektronovu konfiguraciu. Pri tychto prvkoch plati, Ze ¢islo podskupiny

udéva pocet ich valenénych elektronov, ateda aj maximalny pocet elektronov, ktoré sa

mdzu zucastnit’ na tvorbe chemickej vézby.

Zauzivané nazvy niektorych podskupin:
|A - alkalické kovy
1A - kovy alkalickych zemin

VIIA - vzdacne plyny
VIIIB - tzv. triddy - tridda Fe

- Pahké platinové kovy
- tazké platinové kovy

Prehl’ad v8etkych v su€asnosti znamych chemickych prvkov je uvedeny v tab. 3.1.

Tab. 3.1 Prehlad vsetkych v sucasnosti znamych chemickych prvkov: prvky oznacené *
nemaju stabilné izotopy, A — prvky prirodzene pritomné V prirode (vo vesmire), A -

syntetické prvky
Stredna
Proténové Nazov Nazov Nazov Symbol | relativna
Cislo v slovencine v angli¢tine v latin€ine prvku atémova
hmotnost’
1 vodik hydrogen hydrogenium H 1,0079
2 hélium helium helium He 4,0026
3 litium lithium lithium Li 6,941
4 berylium beryllium beryllium Be 9,0122
5 bor boron borum B 10,811
6 uhlik carbon carboneum C 12,011
7 dusik nitrogen nitrogenium N 14,0069
8 kyslik oxygen oxygenium O 15,999
9 fluér fluorine fluorum F 18,998
10 neon neon neon Ne 20,180
11 sodik sodium natrium Na 22,990
12 horéik magnesium magnesium Mg 24,305
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13 hlinik aluminium aluminium Al 26,982
14 kremik silicon silicium Si 28,086
15 fosfor phosphorus phosphorus P 30,974
16 sira sulphur sulphur S 32,066
17 chlér chlorine chlorum Cl 35,453
18 argon argon argon Ar 39,948
19 draslik potassium kalium K 39,098
20 vapnik calcium calcium Ca 40,078
21 skandium scandium scandium Sc 87,620
22 titan titanium titanium Ti 47,867
23 vanad vanadium vanadium V 50,942
24 chrém chromium chromium Cr 51,996
25 mangan manganese manganum Mn 54,938
26 Zelezo iron ferrum Fe 55,845
27 kobalt cobalt cobaltum Co 58,933
28 nikel nickel niccolum Ni 58,693
29 med’ copper cuprum Cu 63,546
30 zinok zinc zincum Zn 65,390
31 galium gallium gallium Ga 69,723
32 germanium germanium germanium Ge 72,610
33 arzén arsenic arsenicum As 74,922
34 selén selenium selenium Se 78,960
35 bréom bromine bromum Br 79,904
36 kryptén krypton krypton Kr 83,800
37 rubidium rubidium rubidium Rb 85,468
38 stroncium strontium strontium Sr 87,620
39 ytrium yttrium yttrium Y 88,906
40 zirkonium zirconium zirconium Zr 91,224
41 niéb niobium niobium Nb 92,906
42 molybdén molybdaenum molybdenum Mo 95,940
43 technécium* technetium technetium Tc 98,906
44 ruténium ruthenium ruthenium Ru 101,07
45 rodium rhodium rhodium Rh 102,91
46 palddium palladium palladium Pd 106,42
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47 striebro silver argentum Ag 107,87
48 kadmium cadmium cadmium Cd 112,41
49 indium indium indium In 114,82
50 cin tin stannum Sn 118,71
51 antimén antimony stibium Sh 121,76
52 telar tellurium tellurium Te 127,60
53 jod iodine iodium | 126,91
54 xenén xenon xenon Xe 131,29
55 cézium cesium caesium Cs 132,91
56 barium barium baryum Ba 137,33
57 lantan lanthanum lanthanum La 138,91
58 cér cerium cerium Ce 140,12
59 prazeodym praseodymium | praseodymium Pr 140,91
60 neodym neodymium neodymium Nd 144,24
61 prométium* promethium promethium Pm 146,92
62 samarium samarium samarium Sm 150,36
63 eurépium europium europium Eu 151,96
64 gadolinium gadolinium gadolinium Gd 157,25
65 terbium terbium terbium Th 158,93
66 dysprézium dysprosium dysprosium Dy 162,50
67 holmium holmium holmium Ho 164,93
68 erbium erbium erbium Er 167,26
69 talium thulium thulium ™m 168,93
70 yterbium ytterbium ytterbium Yb 173,04
71 lutécium lutetium lutetium Lu 174,97
72 hafnium hafnium hafnium Hf 178,49
73 tantal tantalum tantalum Ta 180,95
74 wolfram wolframium wolframium wW 183,84
75 rénium rhenium rhenium Rh 186,21
76 osmium osmium osmium Os 190,23
77 iridium iridium iridium Ir 192,22
78 platina platinum platinum Pt 195,08
79 zlato gold aurum Au 196,97
80 ortut’ mercury hydrargyrum Hg 200,59
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81 talium thallium thallium Tl 204,38
82 olovo lead plumbum Pb 207,20
83 bizmut bismuth bismuthum Bi 208,98
84 polénium* polonium polonium Po 209

85 astat* astatine astatium At 209,99
86 radon* radon radon Rn 222,02
87 francium* francium francium Fr 223,02
88 radium* radium radium Ra 226

89 aktinium* actinium actinium Ac 227,03
90 torium* thorium thorium Th 232,04
91 protaktinium* protactinium protactinium Pa 231,04
92 uran® uranium uranium U 238,03
93 neptanium* neptunium neptunium Np 237,05
94 pluténium* plutonium plutonium Pu 239,05
95 americium* americium americium Am 241,06
96 curium* curium curium Cm 244,06
97 berkélium* berkelium berkelium Bk 249,08
98 kalifornium* californium californium Cf 252,08
99 einsteinium* einsteinium einsteinium Es 252,08
100 fermium* fermium fermium Fm 257,10
101 mendelejevium* | mendelejevium | mendelejevium Md 258,1
102 nobelium* nobelium nobelium No 259,1
103 lawrencium* lawrentium lawrentium Lr 262,11
104 rutherfordium* | rutherfordium | rutherfordium Rf 261,11
105 dubnium* dubnium dubnium Db 262,11
106 seaborgium* seaborgium seaborgium Sg 263,12
107 bohrium* bohrium bohrium Bh 262,12
108 hassium* hassium hassium Hs (269)
109 meitnerium* meitnerium meitnerium Mt (268)
110 darmstadtium* darmstadtium | darmstadtium Ds (277)
111 roentgenium* roentgenium roentgenium Rg (281)
112 kopernicium* copernicium copernicium Cn (281)
113 ununtrium* ununtrium ununtrium Uut (286)
114 flerovium* flerovium flerovium Fl (289)
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115 ununpentium* ununpentium ununpentium Uup (289)
116 livermorium* livermorium livermorium Lv (293)
117 ununseptium* ununseptium ununseptium Uus (294)
118 ununoctium* ununoctium ununoctium Uuo (294)
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4. CHEMICKE VAZBY

Véésina atdbmov sa prirodzene nevyskytuje samostatne, ale ma tendenciu sa spajat’
a viazat’ sa do vécsich stabilnejSich celkov (vynimkou st atomy vzacnych plynov, ktoré
maju 8 valen¢nych elektronov). Chemicka vizba je druh stabilizacnej interakcie medzi
mikrocasticami (atomovymi jadrami a elektronmi) tvoriacimi molekulu, molekulovy ion,
alebo v§eobecne chemickui latku.

Chemickou vidzbou sa vytvara nova latka - zlicenina, ktora ma v porovnani
S povodnymi latkami uplne odlisné vlastnosti. Vysledné vlastnosti zluceniny nie su
jednoduchym ,,zlozenim* chemickych vlastnosti jej zloziek (napr. sodik — reaktivny méakky
kov striebornej farby, chlor — jedovaty bledozeleny plyn, NaCl — biela krystalicka latka
slanej chuti). V procese tvorby chemickej vdzby nastavaju zlozité zmeny potencidlnej a
kinetickej energie elektronov. Nevyhnutnou podmienkou vzniku védzby je, aby
novovzniknutd sustava mala nizSiu vnutorni energiu (bola energeticky stabilnejsia)

V porovnani s energiou volnych atomov.

Energia chemickej vizby (vdzbova energia, disociacna energia chemickej vizby)
vyjadruje pevnost vizby medzi atomami (eV, kl.mol™) a je definovani ako energia
potrebna na rozstiepenie danej vizby. Rovnaka energia sa uvol'ni, ked’ dana vézba vznika.
Energie beznych chemickych vizieb sa pohybujii v rozmedzi 150 — 1050 kJ.mol™. Na
zaklade podstaty vizby a mechanizmu jej vzniku rozoznavame:

- kovalentnu (jej $pecialnym pripadom je donorno - akceptornd vizba),
- ionovu,
- kovovu.
K chemickym vizbam prirad'ujeme medzimolekulové pritazlivé sily:
-Van der Walsove sily,
-Vodikova viizba (vizba vodikovymi mostikmi).
Chemické vézby delime aj podl'a d’alsich znakov, napr.:
e podla polarity (polarna a nepolarna),
e podla nodalnej $truktiry (c-vizba a m-vizba),
e podlarozloZenia (lokalizovana a delokalizovana),

e podl'a nasytenia elektronmi (nasytena a deficitnd).
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4.1 Kovalentna vazba

Podstatou tejto vdzby je vytvorenie spolocného — viizbového elektronového paru, na
ktory poskytne kazdy zucastneny atom jeden valencny elektron. Takato vdzba sa oznacuje
ako jednoducha kovalentna viizba (oznaluje sa ¢iarkou, napr. H — H, Cl — Cl ). Ak kazdy
zucastneny atom poskytne viac elektrénov (2 alebo 3), vézba je tvorena dvomi alebo tromi
vazbovymi elektronovymi parmi, ide o ndsobnii kovalentnii vizbu.

Mechanizmus kovalentnej vdzby sa vysvetluje pomocou roznych kvantovo—
mechanickych teérii, zktorych najznamejSie su fedria valencnych vizieb a tedria

molekulovych orbitdlov.

Pozn.: S kovalentnou vizbou sa stretavame v latkach plynného, kvapalného aj tuhého
skupenstva. Si riou viazané atomy v molekuldach plynov (napr. H,, Oy, CO,), kvapalin (napr.
voda, etanol, benzén), atomy v krystiloch réznych typov (napr. diamant, kremeri - atomové

krystaly, grafit - vrstevnaté krystaly, jod - molekulové krystaily).

4.1.1 Tedria valenénych vizieb

Teoria valenénych vizieb vychadza zopisu molekuly jej pribliznou vinovou
funkciou ¥, ktora sa ziska linearnou kombinaciou atdomovych konfiguraénych funkcii.
Kvantovo mechanicky vypocéet molekuly vodika uskutoénili Heitler a London (1927), ktori
sa povazuju za zakladatel'ov tedrie valenénych vézieb.

Pri vzajomnom pribliZzovani dvoch atomov vodika, ktorych elektrony maju opacny
spin (t. j. lisia sa hodnotou spinového kvantového ¢isla mg), dochadza k postupnému
prekryvaniu ich atomovych orbitalov. Pocas tohto priblizovania sa znizuje energia danej
ststavy (obr. 4.1).

Moment, kedy energia klesne na minimum (Ey sa rovna disocia¢nej energii danej
chemickej vizby), zodpoveda takému Ciastoénému prekrytiu orbitalov, pri ktorom su
obidva elektrony rovnako pritahované k obidvom jadram a pravdepodobnost vyskytu
kazdého elektronu v oblasti jedného i druhého jadra je uplne rovnaka (obr. 4.2).

Vtedy vzdialenost medzi jadrami atdmov r, zodpoveda dizke chemickej vizby. Ak
by sa atomy priblizili k sebe este viac, budu prevladat’ medzi nimi odpudivé sily, energia
sustavy bude rast’ (obr. 4.1, krivka 1).
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Obr. 4.1 Zavislost  energie
sustavy dvoch atomov od ich

vzdialenosti. 1 —  vdzbova

2 interakcia, 2 - nevdzbovd
interakcia, Ey4 — disociacnd

r energia vizby, ro - dEka

chemickej viizby

Ak by elektrony priblizujicich sa atomov mali rovnaky spin, energia sustavy bude
stale rast (obr. 4.1, krivka 2), budt prevladat odpudivé sily a neddjde k Ciastoénému
prekryvaniu atomovych orbitalov, vézba sa nevytvori.

H T

Obr. 4.2 Znazornenie ciastocného prekrytia atomovych orbitalov pri vzniku molekuly H,

Aby sme si mohli vysvetlit’ princip kvantovomechanického vypoctu molekuly Hj,
predstavime si sustavu dvoch atomov vodika, ktorych jadra oznacime pismenami A a B
a elektrony patriace tymto jadram c&islicami 1, 2. Okrem pritazlivych sil medzi jadrom
A aelektronom 1 a jadrom B a elektronom 2 sa uplatiiuju eSte pritazlivé sily medzi jadrom
A a elektronom 2, ako aj medzi jadrom B a elektronom 1. Okrem toho tu pdsobia odpudivé
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sily, ato medzi oboma elektronmi a oboma jadrami. Najvyznamnejsie sily, rozhodujuce
0 vzniku molekuly, su pritazlivé sily medzi jadrami a elektrénmi, ktoré zapri¢inuja ubytok
energie pri priblizovani atdbmov vodika.
Heitler a London vychadzali pri svojich vypoétoch z izolovanych atomov vodika

a vlnovu funkciu molekuly vodika vyjadrili ako sucin vinovych funkcii tychto atomov. Tato
vilnova funkcia je uréend vztahom:

Y=, (1)-‘//5 (2) (4.1)
kde wa awp st vinové funkcie Is — orbitalov jednotlivych atomov. Elektrony su vSak
fyzikalne nerozli§itel'né, a preto mbéze rovnako dobre jadru A prinalezat’ elektréon 2 a jadru
B elektron 1. Preto musi pre vodikova molekulu platit’ tiez vinova funkcia:

Y, =wa (2)-‘//3 (1) (4.2)
ktora ziskame z funkcie (4.1) zamenou obidvoch elektronov. Vinové funkcie wq a y, st
celkom rovnocenné a predstavuju rieSenie vlnovej rovnice pre vodikovi molekulu. Tymto
rieSenim je aj linedrna kombinacia (¥) vinovych funkcii ¥;a ¥, teda:

Y=cVY¥ +c,Y, (4.3)
kde c; c, s konStanty.Pre vSeobecnu vlnovu funkciu molekuly zlozenej z N atémov

mozeme zovseobecnit”:

v=Y" cu, (4.4)

Zakladné principy teorie valenénych vizieb mozeme zhrnut' nasledovne:

1. Kovalentnu vizbu tvoria dva valencné elektrony s opaénym (antiparalelnym)
spinom (t. j. tvori ju spolo¢ny vizbovy elektronovy par).

2. Pri vzniku kovalentnej védzby dochadza k prekryvaniu vlnovych funkcii
elektronov (atomovych orbitalov). V oblasti medzi jadrami sa zvicSuje
elektronova hustota, coho désledkom je zmenSenie energie ststavy.

3. Kovalentna vizba ma smerova povahu, je orientovana v smere maximalneho
prekrytia atdmovych orbitalov interagujicich atémov. Suvisi to s uhlovym
rozlozenim prekryvajicich sa atbmovych orbitalov. Pevnost’ vzniknutej vazby
zavisi od stupna prekrytia atdbmovych orbitalov. R. S. Mulliken zaviedol ako
kvantitativnu mieru tohto stuptia tzv. integral prekryvania S, ktory je uréeny

vztahom:

S=[w,w,av (4.5)
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kde ¥» a s st atomové funkcie (orbitaly) atbmov A a B, medzi ktorymi vznika

vizba. Cim ma S vacsiu hodnotu, tym je vdzba pevnejsia.

Polarita kovalentnej viizby

Ak kovalentna vdzba spaja dva rovnocenné atomy, ako je to napr. v molekulach Hy,
N,, Cly, elektrénova hustota spolo¢ného vézbového elektronového paru je rovnomerne
rozloZzena medzi jadrami zacastnenych atomov. Obidve jadra rovnako pritahuju vézbovy
elektronovy par a v takom pripade hovorime o nepoldrnej kovalentnej viizbe (obr. 4.3 (a)).

Ak st kovalentnou vazbou spojené dva rozne atdomy, vizbovy elektronovy par nie je
K nim pritahovany rovnakou silou, ale postva sa bliz§ie k tomu atému, ktory ho viacej
pritahuje. Tym sa v okoli tohto atdomu zvySuje elektronova hustota a preto tu vznika
Ciastone zaporny naboj, kym v oblasti druhého atému, kde sa hustota naboja zmenSuje

prevlada naboj kladny. Viazba tohto druhu sa vSeobecne oznacuje ako poldrna kovalentnd

viizba.
He—~A—eH Cle o o Cl
(a) nepoléarna kovalentna vizba Obr. 4.3 Zndzornenie
rozlozZenia elektronovej
5+ 5 hustoty pri nepolarnej
He———Ace(Cl (@  apolarnej  (b)

)\ kovalentnej viizbe

(b) polarna kovalentna vizba

@ = jadro atomu
/\ = tazisko kladného naboja

O = tazisko zaporného naboja

V molekule HCI je napr. elektronovy par posunuty k atomu chloru, ktory tak
nadobuda zlomkovy naboj zaporny (obr. 4.3 (b)). Tento zlomkovy naboj sa obvykle
vyznaduje symbolom & pred znamienkom prisluného naboja, napr. H** — CI®.

Schopnost’ kovalentne viazaného atomu pritahovat’ elektronovy par sa nazyva podla
Paulinga elektronegativita a obvykle sa ozna¢uje pismenom X. Pauling ukazal, Ze kazdému
prvku mozno prisadit’ urcita hodnotu X tak, ze pre atomy dvoch 'ubovolnych prvkov A a B

priblizne plati:
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AX=X, —Xg =0102 /A, ; (4.6)

Kde A, , je rozdiel medzi energiou jednoduchej vizby A—B aenergiou tej istej vizby

v pripade, Ze je Gisto kovalentna (nepolarna); vyjadruje sa v kJ. mol™. Tento rozdiel mozno

ur¢it’ pomocou experimentalne zistenych energii E vizieb A—B, A—A a B—B podla

AA—B = EA—B - \/EA—AEB—B 4.7)

Najvyssie hodnoty elektronegativity dosahuja fludr (4), chlor (3), kyslik (3,5), dusik
(3) a uhlik (2,5), najnizsie hodnoty elektronegativity maju alkalické kovy (x < 1) a kovy

rovnice:

alkalickych zemin napr. vapnik a stroncium (1), barium (0,9). Pre vodik bola konvencne

zvolena hodnota x = 2,1.

Za hranicu medzi polarnou a nepolarnou kovalentnou vdzbou sa poklada rozdiel
elektronegativit zcastnenych prvkov Ax = 0,4. Ak je Ax < 0,4, vdzba sa poklada za
nepolarnu, pri Ax > 0,4 ide o polarnu vizbu. (V organickych zlu¢eninach sa za nepolarnu
poklada vizba C — H, ktora ma 4x =0,4).

Ak je rozdiel elektronegativit zicastnenych atdomov Ax = 1,7; védzba je na 50 %
kovalentnd ana 50 % idnova. Pri Ax > 1,7 je vézba prevazne ionova a konvencne ju
oznacujeme ako iénovi vizbu (pozri kap. 4.2).

Posunom elektronovej hustoty k elektronegativnejSiemu atomu dochadza v ramci
molekuly Kk oddeleniu taZiska kladného a zaporného néaboja, vznika dipél. Zakladnou
charakteristikou dipdlu je jeho dipélovy moment y:

w=a.l (4.8)

kde 6 — absoltatna hodnota ¢iastkového naboja a | — vzdialenost’ medzi t'aziskami
kladného a zaporného naboja. Dipdlovy moment ma charakter vektora, smeruje od
zaporného ku kladnému naboju (obr. 4.4).

Ak ma molekula viac ako dva atomy a st v nej aspon dve polarne vizby, vysledny
dip6lovy moment dany vektorovym stctom ciastkovych dipoélovych momentov zavisi od
Struktary molekuly (napr. H,O - usporiadanie atbmov do trojuholnika, vysledny u # 0; CO,
— atomy lezia na jednej priamke, vysledny x« = 0), obr. 4.5.

Pozn.: Od velkosti dipélového momentu zavisia mnohé fyzikalne vlastnosti ako teplota

varu, prchavost, rozpustnost vo vode alebo v nepoldrnych rozpustadlach a pod.
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Obr. 4.4 Zndzornenie
dipolového momentu (1)

polarnej molekuly
@~ ® _e M e
Hyq Hs
p=0 ;
oxid uhligity o]
M#EOD
voda

eC oH eO

Obr. 4.5 RozloZenie ciastkovych dipdlovych momentov a vysledny dipélovy moment u
molekil CO, a H,O

Hybridizacia orbitalov

Experimentélne zistené daje o Strukture mnohych molekutl (napr. CH,4, BF; BeCly)
sa nedaju vysvetlit' vytvorenim vizieb s pouzitim pévodnych atémovych orbitalov s, p, d.
Tedria valenénych vézieb rie$i tento problém zavedenim predstavy o hybridizacii
atomovych orbitdlov. Hybridné orbitaly su tvarovo odlisné od pdvodnych orbitalov,
z ktorych vznikli, a st energeticky rovnocenné.

Napr. v molekule CH, uhlik ,,potrebuje‘ na kovalentné vizby so 4 atdbmami vodika 4
nesparené elektrony. Jeho konfiguracia v zdkladnom staveje: 1| 1| 1 1

1s 2s 2p
Po hybridizacii bude konfiguracia: 1| 1 1t 1 1
1s sp°
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t.j. z jedného s-orbitalu a troch p-orbitalov sa kombinaciou vytvoria 4 hybridné orbitaly sp®,
ktoré smeruju do vrcholov tetraédra (obr. 4.6).

Obr. 4.6 Zndzornenie vzniku Styroch sp* hybridnych orbitdloy

Castym typom hybridizacie je aj hybridizacia sp® (napr. v molekule BF; vznikaja 3
hybridné orbitaly, molekula ma trojuholnikovy tvar) a hybridizacia sp (napr. BeCl,,
vznikaj 2 hybridné orbitaly, linearny tvar molekuly).

Nasobné kovalentné vizby

Ak je kovalentna vdzba medzi atbmami tvorend dvomi alebo tromi spolo¢nymi
elektronovymi parmi, hovorime o ndsobnych dvojitych alebo trojitych vizbdach. Jednotlivé
Casti nasobnych vézieb sa kvalitativne liSia. RozliSujeme pri nich & véizbu, ktora vznika
prekryvanim orbitalov na spojnici medzi jadrami atbmov (t. j. je rota¢ne symetricka okolo
spojnice jadier) am wvizbu, ktora vznikd prekryvanim mimo spojnice medzi jadrami
(prekryvaju sa orbitaly lokalizované kolmo na spojnicu jadier viazicich sa atomov). ¢
vézba najCastejSie vznika prekryvanim orbitalov s-s, s-p, p-p, d-d (obr. 4.7).

Dvojitd viizba je tvorend jednou o vizbou a jednou « viizbou (v Struktitrnom vzorci
ju vyjadrujeme dvomi vodorovnymi éiarkami nad sebou =), trojitii vizbu vytvdraji jedna
o a dve 7 vizby (v Struktiirnom vzorci =).
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Obr. 4.7 Znazornenie vzniku o vizieb na spojnici medzi jadrami atémov

Vizba o vznikd tiez prekryvanim s-orbitdlov a p-obitdlov s hybridnymi orbitalmi
alebo prekryvanim hybridnych orbitdlov navzajom. Pri 7z vdzbe sa obvykle prekryvaja
dvojice orbitalov p-p, p-d, d-d (obr. 4.8).

+ o +
(] + . — e ——
P, P, m(p-p)

Obr. 4.8 Znazornenie vzniku r vizby prekryvanim dvoch orbitdlov p, lokalizovanych kolmo

na spojnicu medzi jadrami atémov
4.1.2 Tedria molekulovych orbitalov
Teoéria molekulovych orbitalov (MO) je d’alsia kvantovomechanicka teodria, ktora

vysvetl'uje kovalentni vizbu medzi atdbmami v molekulach. Tato tedria na opis vlastnosti
elektrénov vo viacatomovych systémoch (molekuldch, molekulovych iénoch, krystaloch)
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pouziva vlnové funkcie, ktoré nazyva molekulové orbitdly. Teoria MO povazuje molekulu
za jediny celok (na rozdiel od teorie valenénych vézieb, podla ktorej si atomy v molekule
zachovavaju svoju individualitu). Molekulové orbitaly st viaccentrové - elektrony sa
pohybuju v poli jadier vSetkych atomov tvoriacich molekulu.

Vzhl'adom na matematickl naro¢nost’ presného opisu molekulovych orbitdlov sa
vyuzivaju urcité aproximacie. Naj€astejsie pouzivanou aproximadciou je tzv. metoda LCAO
(linearna kombinacia atdomovych orbitalov). Podla tejto metddy mozno molekulovy orbital
opisat’ linedrnou kombinaciou atomovych orbitalov (t. j. vinovych funkcii) zacastiiujicich
sa na tvorbe vézby.

Mozno ukazat’, ze atdbmové orbitaly sa daju efektivne kombinovat’ len vtedy, ak:

a) maju rovnaka symetriu vzhl'adom na spojnicu atdmovych jadier,

b)  mozu sa dostatocne prekryvat,

c) zodpovedaju stavom blizkej energie.
Ak tieto podmienky nie s splnené, prispevok atomovych orbitalov na ich kombinaciu je
maly a ziskany molekulovy orbital sa nebude vyznacnejsie zicastiiovat’ na véizbe.

Podla metody LCAO z dvoch atomovych orbitdlov vznikni dva molekulové
orbitaly (obr. 4.9):

e vizhovy molekulovy orbital - orbitdl snizSou energiou V porovnani

s povodnymi atdbmovymi orbitalmi, charakterizovany zvysenou elektronovou
hustotou (,,obsahuje elektrony*),

o protivizbovy molekulovy orbitdl - orbital s vy$Sou energiou ako mali povodné

atomové orbitaly, charakterizovany znizenou elektronovou hustotou (oznacuje

sa*).
*
 o1s
a4 + - E
@ @
1s 1s
ols
H atomoveé orbitaly H2 molekulové orbitaly

Obr. 4.9 Vznik véizbovych a protivizbovych molekulovych orbitdlov podla metody LCAO na
priklade molekuly vodika
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Podl'a toho, ¢i k narastu elektronovej hustoty dochadza na spojnici medzi jadrami
atomov alebo mimo nej, tedria MO rozliSuje o a # molekulové orbitaly (¢ orbitaly vznikaju
Ciastoénym prekryvanim na spojnici medzi jadrami atdmov az prekryvanim mimo

spojnice medzi jadrami - rovnako ako v tedrii valenénych vézieb), obr. 4.10.

Pozn.: Molekulové orbitaly, vytvorené z orbitalov s, majuce rotacnu symetriu vzhladom
na spojnicu obidvoch jadier, sa nazyvajii o — orbitily a oznacuju sa ols (vizbovy) a o*ls
(protivéizbovy), obr. 4.9. Kombindciou dvoch atémovych orbitilov 2s by vznikli obdobné
molekuloveé orbitaly o2s a o*2s, ktoré su energeticky vysSie ako orbitaly ols a o*ls, kedzZe
sa tvoria z atomovych orbitdlov vys$Sej energie.

Zlozitejsie pomery nastavaju pri tvorbe molekulovych orbitilov kombinaciou atomovych
orbitalov p. Vieme, Ze existuju tri ekvivalentné p-orbitdly, ato pyapy ap,, osi ktorych
zvieraju navzdjom pravy uhol, pricom ich dve Ccasti, oddelené uzlovou rovinou, maju
opacné znamienka. Kombindacie atomovych orbitalov 2py a2p, za vzniku prislusnych
molekulovych orbitdlov, su zndzornené na obr. 4.10. Ak zvolime os x za spojnicu atomovych
Jadier, potom kombindciou orbitilov 2p,, obdobne ako pri orbitiloch s, vznikaju
molekulove orbitily symetrické vzhladom na medzijadrovi spojnicu, tieto orbitaly sa
oznacuju o2p a o*2p. Kombindciou orbitilov 2p, mimo spojnice medzi jadrami atomov
vzniknit molekulové orbitdly m2p a w2p*(molekulové orbitily n2p a n2p* sa vyuzivajii napr.
pri opise molekul N, O,, NO).

|
|
Peciotl) 0+2p
|
|

2py 2py *>@F*° o2p

__‘_o___
b= |
*
N
e

P

2pz 2p,

Obr. 4.10 Vznik MO kombindciou atémovych orbitdlov na spojnici medzi jadrami atomov

(62p a 6*2p) a mimo nej (x2p a n2p*)
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4.1.3 Koordina¢na kovalentna vizba (donorno akceptorna vizba)

Zvlastnym pripadom kovalentnej vdzby je koordinacnd kovalentna vizba. Je to
dvojelektronova polarna kovalentna vézba, ktorej podstatou je podobne ako pri kovalentnej
vézbe spolocny elektronovy par. Na rozdiel od beznej kovalentnej vézby vsak na jeho
vytvorenie neposkytuje kazdy zuCastneny atom 1 valenény elektrén, ale jeden atém
poskytne prazdny orbital (akceptor), druhy atom cely elektronovy par (donor). Akceptorom
elektronov je atom, ktory ma vo svojej valenénej sfére prazdne orbitaly, ktoré poskytuje na
vytvorenie koordina¢nej vézby. Donorom je atom, ktory ma na valencnej sfére aspon jeden
vol’ny elektronovy par (t. j. par, ktory nevyuziva na vytvorenie ,klasickej kovalentnej
vézby - napr. dusik v NH3 vyuZiva na tvorbu kovalentnych vézieb s tromi atdbmami vodika
tri valenné elektrony a d’alSie dva elektrony tvoria volny elektronovy par, ktory moéze

poskytnit’ na vytvorenie koordinaéne kovalentnej vizby).

Zliceniny obsahujuce koordina¢nt kovalentnu védzbu sa nazyvaji koordinacéné
(komplexné) zluCeniny (podobne katidny, anidony). Komplex je tutvar pozostavajlci
z centrdlneho atému aligandov. Centralnymi atdémami byvaji najcastejSie kationy
prechodnych prvkov (napr. Fe, Ag, Cu, Co, Pt...), ktoré poskytuju prazdne valencné
orbitaly - s akceptormi elektronovych parov. V pozicii ligandov typicky byvaju neutralne
molekuly alebo aniény poskytujuce elektronové pary, t. j. donory elektronovych parov
(napr. NHz;, H,O, F, CI' ..). Ako typicky priklad moéze sluzit komplexny

diamminstrieborny kation, v ktorom je v pozicii centralneho atomu Ag a v pozicii ligandov

st dve molekuly NHj:
H H H '
JHINT+ Agt — = | HINTAgINIH
H H H

4.2 lIonova vazba

Iénovid vizba je druh chemickej vézby, ktora vznika elektrostatickym pritahovanim
opacne nabitych Castic — i6nov (kationov a anionov) na zaklade coulombovych zakonov.

Podstatou i6novej vizby je teda elektrostaticka pritazliva sila medzi kationom a anionom.
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I6nova vézba sa moze vytvorit' len medzi atomami, ktoré maju extrémne odlisné
elektronegativity - ich rozdiel musi byt vy$si ako 1,7 (4x > 1,7, pozri kap. 4.1.1). Pri
vzajomnom priblizeni a prekryti valenénych orbitalov takychto atomov velky rozdiel
elektronegativit spdsobi odtrhnutie najslabSie viazaného elektrénu (alebo elektronov)
zmenej elektronegativneho atéomu ajeho (ich) pribratie do valenénej sféry
elektronegativnejsiecho atomu. Z atdmu s nizSou elektronegativitou sa stava kladny i6n -
katién (napr. Na - 1& — Na’), z atému s vysSou elektronegativitou ziporny ién - anién
(napr. Cl +1e"— CI).

Kvantitativnou mierou schopnosti atomu odovzdat’ elektron, t. j. vytvorit’ kation je
ionizaénd energia. Je to energia, ktora je potrebna na odtrhnutic jedného elektronu
Z nezliceného atomu v zdkladnom stave. Vyjadruje sa v elektronvoltoch eV (na jeden
atom) alebo v kJ.mol™ (predtym v kcal.mol™). Cim mé atém mensiu ionizaénd energiu, tym

ststavy (podskupiny I.A, I1.A), smerom zl'ava doprava ioniza¢né energie rastu (tab. 4.1).

Tab. 4.1 Prvé, druhé a tretie ionizacné energie I, 1, 15 [kJ.mol™] atémov chemickych
prvkov prvych troch period periodickej sustavy

Atém H He Li Be B C N ®) F
I, 1312 | 2373 | 520 899 801 | 1086 | 1400 | 1314 | 1680
P - 5248 | 7300 | 1757 | 2430 | 2350 | 2860 | 3390 | 3370
I3 - - 11808 | 14850 | 3660 | 4620 | 4580 | 5300 | 6050

Atom | Ne Na Mg Al Si P S Cl Ar

Iy 2080 | 4959 | 738,1 | 577,9 | 786,3 | 1012 | 999,5 | 1251 | 1521
I, 3950 | 4560 | 1450 | 1820 | 1580 | 1904 | 2250 | 2297 | 2666
I3 6120 | 6900 | 7730 | 2750 | 3230 | 2910 | 3360 | 3820 | 3900

Pozn.: Hodnoty ionizacnych energii mozno experimentdlne zistit' zo spektroskopickych
udajov alebo studiom nepruznych zrdazok plynnych atomov s elektronmi urychlenymi
elektrickym polom. Podla toho, ¢i sa uvazuje energia potrebna na odstiepenie jedného
elektronu z neutralneho atomu alebo z jednomocného, dvojmocného atd' kationu, hovori sa

0 prvej, druhej, tretej atd’. ionizacnej energii (tab. 4.1).

Kvantitativnou mierou schopnosti prijat elektron a vytvorit' anion je elektronovi

afinita. Je to energia, ktora sa uvolni, ked’ atom prijme jeden elektrén za vzniku anionu
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(X + & — X)), udava sa veV alebo v kJ.mol™. Vysoké elektronové afinity majii atomy
prvkov v pravej Gasti periodickej sustavy (okrem vzacnych plynov VIILLA), obr. 4.11.

Na tvorbu i6novej vézby vplyva okrem ionizacnej energie a elektronovej afinity este
elektrostaticka pritazlivost’ medzi obidvoma ionmi. Elektrostatické pritazlivé sily zmensuja
potencialnu energiu systému o hodnotu, pre ktori z Coulombovho zakona vyplyva vztah:

2
N,.z,.Z,€

V=-— (4.9)

Ar.g,l
kde Naje Avogadrova konstanta, z; a z, st nabojové ¢isla i6nov, e — elementarny naboj, & -
permitivita vakua, | - medzijadrova vzdialenost' dvoch susednych i6nov. Rovnica (4.9)
uruje energiu idnovej vizby pre jeden mol idnovych dvojic v plynnom stave, za

predpokladu, Ze na Ziaden i6novy par nepdosobi iny idnovy par.

EA 400
kJ.mol” 350 -

300
250
200
150
100
30

0 -

| !
0 2 4 6 8 101214 16 18 20

Proténové éislo

Obr. 4.11 Elektrénova afinita EA [kJ.mol™] v zdvislosti od proténového cisla
atomov

I6nova vizba nema smerovl povahu, pretoze elektrické polia okolo katidnu a aniénu
su gulovo symetrické. Pritazlivost medzi katidbnom a anionom preto v skuto¢nosti nekonci
pritahovanim sa v ramci jedného paru ale vznika Struktara - idnovy krystdl (obr. 4.12),
v ktorom je kazdy i6n zo vsetkych stran obklopeny opacne nabitymi i6nmi (vézbové
pritahovanie zo vSetkych stran). Pri tvorbe ionového krysStalu sa uvolni d’alsia energia -

tzv. mriefkovd energia, ktora charakterizuje jeho stabilitu.
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V idealnom id6novom krystali si mdézeme kationy a anidny predstavit’ ako vzajomne
sa dotykajiice gule. Takyto idedlny krystal je vSak len abstrakciou, pretoze v skutocnosti
neexistuje zlUCenina, V ktorej idnovost vazby by bola 100%-na (napr. typicka idonova
zlticenina NaCl ma 87 %-nt i6novost). Pri¢ina neexistencie 100 %-nej idnovej vézby je
Vtom, ze ukatidnov a anidonov vplyvom elektrickych poli, ktoré okolo seba vytvaraju,
dochddza k deformacii ich elektronovych obalov. Ak je deformacia velkd, dochadza
k giasto¢nému prekryvu interagujticich valenénych orbitalov a vizba nadobuda ¢iastoéne

kovalentny polarny charakter.

Obr. 4.12 Zndzornenie rozmiestnenia kationov a aniénov v ionovom krystali (na
priklade NaCl)

Deformovatel’nost’ ionov zavisi od velkosti ich naboja, od ich objemu a od Strukttry
valen¢nej vrstvy. Anidny su vo vSeobecnosti viac deformovatelné ako kationy, pretoze
maju nadbytok elektronov, ktoré st slabsie pritahované k jadru. Deformovatel'nost’ anionov
rastie s ich nabojom a s ich i6novym polomerom. Najl'ahSie deformovatel'né katidny maju
vel’ky i6novy polomer a maly kladny naboj.

Pod polarizaénym uéinkom rozumieme schopnost’ i6nov deformovat’ elektronovy
obal susednych i6nov. Kation k sebe pritahuje valen¢né orbitaly anionu a tym dochadza k
jeho polomer. Polariza¢ny ucinok anionu sa prejavuje odpudzovanim elektrénovych obalov
susednych katiénov. Rastie s jeho zapornym nabojom a s poklesom iénového polomeru.
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Pozn.: Iénovd vdzba je vizba typicka pre soli, ktoré su za beinych podmienok tuhé
kryStalické latky, tavia sa pri vysokej teplote (napr. NaCl 801 °C), ich tavenina vedie
elektricky prud. Ionové zluceniny sa  dobre rozpustaju vo vode a v polarnych
rozpustadlach za vzniku elektricky vodivych roztokov — elektrolytov. Charakteristickou

viastnostou ionovych krystdlov je tiez ich krehkost.

4.3 Kovova vizba

Kovy st svynimkou ortuti tuhé kryStalické latky stesnym usporiadanim
stavebnych Castic (v dosledku ¢oho maji vysoké koordinaéné ¢&islo) a s typickymi
fyzikdlnymi vlastnostami - kovovym leskom, elektrickou a tepelnou vodivostou,
tvarnost’'ou, Vysokou pevnostou. Spomenuté vlastnosti vyplyvaji z charakteru vizieb medzi
atdbmami v kry$taloch kovov.

Z krystalovej Struktiry kovov vyplyva, Ze atdmy nemdzu byt navzajom viazané
lokalizovanymi dvojelektronovymi vdzbami, lebo nemaji dostato¢ny pocet valencnych
elektronov na ich vytvorenie. Napr. litium krystalizuje v kubickej priestorovo centrovanej
mriezke, teda kazdy atém litia by potreboval 8 elektronov na vytvorenie dvojelektronovych
vézieb s kazdym najbliz§im atdmom. Je zrejmé, Ze s jednym valenénym elektronom atomu
Li su takéto véizby nerealizovatel'né.

Vizba medzi atbmami v krystaloch kovov nema smerovy charakter, ani nasobnost’.
Je potrebné ju povazovat za extrémny pripad delokalizovanej kovalentnej viizby, ktorej
podstatou je prekryvanie vonkajsich orbitalov v atdme s obdobnymi, ktoré ho v krysStalove;j
Struktare obklopuju (pocet urcuje koordinacné cislo). Velmi zjednodusene si mozno
kovovy krystal predstavit’ ako subor katidnov kovu umiestnenych v uzloch mriezky, medzi
ktorymi sa vol'ne pohybuju valencné elektrony, tzv. elektronovy plyn.

Meradlom pevnosti kovovej vizby je atomizaéné teplo AH, ktoré je potrebné, aby sa

kov premenil na izolované atomy Vv plynnom stave za normalnych podmienok.
4.3.1 Pasova teoria kovovej vizby

Pasova tedria je kvantovomechanicka tedria, ktora aplikuje tedriu molekulovych
orbitalov na systémy s velkym po¢tom vzajomne posobiacich atdomov (pozri kap. 4.1.2).
Umoziuje veobecny pristup k vdzbe v idnovych, kovalentnych a kovovych krystaloch. Ak
krystal predstavuje sustavu s N atdmami, linearnou kombinaciou pévodnych atomovych

orbitalov sa vytvori N viaccentrovych molekulovych orbitalov, ktorych energetické hladiny
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st si velmi blizke, takze vytvaraju takmer spojity emergeticky pds (obr. 4.13). Kazdej
hladine v energetickom péase teda zodpovedd molekulovy orbitdl, ktory je linedrnou
kombinaciou vSetkych atdomovych orbitalov (pocet molekulovych orbitalov sa rovna pocétu
atomov viazanych v Struktire).

Vizbové molekulové orbitaly tvoria valencény energeticky pas obsahujici valencné
elektrony. Interakciou nezaplnenych protivizbovych molekulovych orbitdlov vznika
vodivostny energeticky pds. \/ smere rastu energie je valenény pas posledny obsadeny pas a
vodivostny nasledujuci prazdny pas (obr. 4.14).

X

4 ® L d B

A B

Obr. 4.13 Potencial a energetické hladiny elektronu v izolovanom atome (A) a
V krystdle (B). Ey - energia, X — vzdialenost elektronu od stredu atomov, a — mriezkovad
konstanta

Sirka energetického pasu narastd so zmeniujicou sa vzdialenostou atomov v
krystali. Energia E jednotlivych hladin tiez podlicha zmenam aké nastavaju pri chemicke;j
vizbe, priCom rovnovaznej vzdialenosti atomov ry Vkrystali (mriezkovej konstante)
zodpoveda minimum energie valen¢nych orbitalov.

V zavislosti od elektronovej Struktiry atomov a symetrie kryStalovej mriezky sa
moZu valenény a vodivostny pas diastoéne prekryvat’ alebo je medzi nimi tzv. zakdzany
pds, tvoriaci energetick bariéru (Eg - energy gap).

Existencia zakdzaného pasu suvisi s moznostou odrazu elektronu od uzlov
krystalovej mriezky, ak ma energiu zodpovedajucu vinovej dizke A, pri ktorej je splnena
Braggova podmienka pre difrakciu:

n.A = 2d.sin (4.10)
kde 4 — vlnova dizka luga (elektronu), & — uhol dopadu, d - medziatbmova vzdialenost’ v
mriezke, n - celé Cislo. Aby bol elektron volne pohyblivy, nesmie byt’ jeho energia v oblasti
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vymedzenej Braggovou podmienkou. Rovnica (4.10) vyplyva z vyjadrenia drahového
rozdielu (ACB) medzi la¢mi 1,1’ a 2,2° (obr. 4.15).

[eV]

L
7

0 A r

Obr. 4.14 Znazornenie valencného (Cervend farba) a vodivostného (modra farba)
energetického pdsu (ry - rovaovazna vzdialenost medzi jadrami atomov tvoriacich
krystal)

Oblasti pripustnych energii pre pohyb elektronu (t. j. valenény a vodivostny pas) sa
nazyvaju Brillouinove zony. Predstavujl priestor, v ktorom sa spojite méze menit’ vinova
dizka 4 a energia elektronu. Brillouinove zony st definované geometrickym usporiadanim
krystalu a preto st ohranicené pravidelnymi geometrickymi plochami.

O vodivosti alebo nevodivosti tuhej latky rozhoduje vzajomna poloha a zaplnenost’
valenéného a vodivostného energetického pasu. Sirka zakdzaného pasu je u vodi¢ov nulova
(Eq = 0), pretoze valencny a vodivostny pas sa Ciasto¢ne prekryvaju (obr. 4.16). V zmysle
pasove] tedrie kovov sa na vedeni pradu mézu zhacastnovat elektrony, ktoré maji vo
valen¢nom a vodivostnom pase k dispozicii vol'né energetické hladiny.

Vodice kladu maly odpor toku elektronov, ak je na ne aplikovany maly potencialovy
rozdiel. Ich merny odpor sa pohybuje v rozmedzi 10° — 10® Qm . So vzrastajiicou teplotou

vodivost klesa a s Cistotou kovov stipa.
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ACB = 2d sin®

Obr. 4.15 Zndzornenie drahového rozdielu liicov 1,1’ a 2,2’ pri odraze od uzlov dvoch
susednych rovin krystalovej mriezky

Pozn.: Kovy, ktorych atémy majii na valencnej sfére jeden s - elektron (napr. Li, Na, Cu),
maju energetické hladiny valencného pasu zaplnené len spolovice, preto sa tento pds stava
zdroven vodivostnym pasom (t. j. vSetky elektrony sa zucastnuju na vedeni elektrického
prudu, s ¢im suvisi vynikajuca vodivost tychto kovov). Kovy s dvomi valencnymi elektronmi
(napr. Mg, Hg, Zn) maju valencny pas uplne obsadeny elektronmi. Valencény pds sa vSak
dostatocne prekryva s vodivostnym pdsom, a preto elektrony mozu vyuzivat jeho prazdne
energetické hladiny.

Nevodice (izolatory) maju Siroky zakdzany pas Eg > 3 eV. Valen¢ny pas maji iplne
zaplneny elektronmi, na preskok elektronov z valenéného do vodivostného pasu by bolo
treba prili§ vel'a energie (obr. 4.17). Izolatory maju vysoku rezistivitu 108 — 102 Qm.

[eV]

Obr. 4.16 Znazornenie ciastocného prekryvania valencného (Cervena farba)
a vodivostného (modra farba) energetického pdasu vodicov
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Pre polovodice je charakteristicky uzky zakazany pas (0,1 < E5 < 3 eV). Valentny pas maju
zaplneny, ale vzh'adom na malua §irku zakazaného pasu mozno vodivost’ vyvolat’ dodanim
energie zvonka (napr. zvySenim teploty alebo osvetlenim). Takto sa m6zu elektrony dostat’
do volnych hladin vodivostného pdsu a zucastnit sa na vedeni elektrického pradu.
Vodivost polovodicov vzrasta aj pridanim vhodnej primesi, ktorej energetické hladiny lezia
v oblasti zakdzaného pasu. Vlastnosti polovodi¢ov maju napr. kremik, germanium, selén,
telur, bor. Merny odpor polovodi¢ov sa pohybuje v Sirokom rozpati medzi jeho medznymi
hodnotami pre vodiée a izolatory.

£ T
[eV] ~0eV
[z V777724
Djj:w:: S e e e e e
0 (A r

Obr. 4.17 Znazornenie oddelenia valencného (Cervena farba) a vodivostného
(modra farba) energetického pdsu Sirokym zakdzanym pdsom pri nevodicoch

4.4  Medzimolekulové (van der Waalsove) sily

S polaritou molekal je v bezprostrednej suvislosti vznik pritazlivych sil, ktoré
posobia medzi elektricky neutralnymi molekulami vo vSetkych troch skupenstvach. Na
existenciu tychto sil poukazal holandsky fyzik J. D. van der Waals (1873) pri vysvetl'ovani
odlisného spravania sa realnych plynov v porovnani so spravanim ocakavanym podla
jednoduchej stavovej rovnice. Pre tito okolnost’ sa medzimolekulové pritazlivé sily
oznacuju obvykle ako sily van der Waalsove.

Medzimolekulové sily vznikaju bez vzajomnej vymeny elektronov, pripadne bez
spolo¢ného zdielania vdzbovych elektronovych parov. Tieto sily su VO vSeobecnosti

podstatne slabsie nez sily valen¢né, ako je napr. kovalentna vdzba. Napriklad vdzbova
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energia molekulového chloru, to znamena energia potrebna na disociaciu molekul Cl, na

vol'né atomy, je 243 kJ. mol™, kym sublimagna energia krystalického chloru, teda energia

vyzadovana na prechod molekul Cl, z kryStalovej Struktiry do neusporiadaného stavu

v plynnej faze je len 25,2 k. mol™. Povod van der Waalsovych sil sa vysvetluje rozne

podla toho, ¢i sa uplatiuju medzi polarnymi, polarnymi a nepolarnymi, alebo len

nepolarnymi molekulami.

a)

b)

Sily medzi polarnymi molekulami. Ak ma latka polarne molekuly, usiluju sa tieto
molekuly tak orientovat’, aby sa navzajom priblizili opacne nabitymi p6lmi, ktorymi
sa elektrostaticky pritahuju (obr. 4.18 a)). W. H. Keesom (1921) ukazal, Ze stredna
energia vzajomného posobenia medzi polarnymi molekulami nachadzajicimi sa vo
vzdialenosti | je nepriamo umernad 1° aabsolitnej teplote. Posledny fakt je
pochopitelny vzhl'adom na tepelny pohyb molekul, ktory naruSa ich orienta¢nu
tendenciu.

Sily medzi polarnymi a nepolarnymi molekulami. V pripade vzajomného posobenia
medzi polarnou a nepolarnou molekulou sa najprv uc¢inkom polarnej molekuly
indukuje Vv nepolarnej molekule dip6l, nasledne dochadza k elektrostatickému
posobeniu medzi pévodnym a indukovanym dipdlom (obr. 4.19 b)). Tento efekt sa
moze uplatiiovat’ aj medzi polarnymi molekulami, ktoré sa navzajom deformuju,
atym sa ich pritahovanie zosilituje. Podla P. Debyeho (1920) je energia tohto

pdsobenia zasa nepriamo umernd |°, aviak nezavisi od teploty.

Sily medzi nepolarnymi molekulami - disperzné sily. Pritazlivé van der Waalsove
sily sa prejavuji aj medzi nepolarnymi casticami (napr. medzi nepolarnymi
molekulami alebo medzi atbmami vzacnych plynov) a mézu mat’ rddovo rovnaku
velkost” ako sily, ktoré sa uplatiiuju medzi polarnymi molekulami (obr. 4.19 c)). F.
London (1930) vysvetlil vznik tychto tzv. disperznych sil ako dosledok ustavicného
pohybu, ktory v molekule vykonavaju elektrony pohybujuce sa vo svojich orbitaloch
okolo jadier. Tak sa stane, Zze na kratke Casové okamihy sa v molekule oddeluji
taziska kladnych a zapornych nabojov, ¢im sa vytvara urcity casovo obmedzeny
dip6l. Takyto dipol vyvolava svojim indukénym ucinkom vznik obdobného dipdlu
v susednej molekule. V dosledku toho vznika usilie o synchronizaciu elektronovych
pohybov v susednych molekulach tak, aby sa v bezprostrednej blizkosti trvale
nachadzali ich nesuhlasne nabité Casti. Tym je dana moznost’ vzdjomného pdsobenia

medzi susednymi molekulami.
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Disperzné sily sa uplatiiujii medzi molekulami vSetkych latok bez vynimky a ukazalo
sa, ze okrem pripadov vysoko polarnych molekal tieto sily predstavuju
najvyznamnej$iu zlozku van der Waalsovych sil. Ich velkost podstatne zavisi od
elektrickej polarizovatel'nosti molekul.

JODERCDEREDID
D OERADI®

JONOENOID

+ t'azisko kladného naboja
= t'aZisko zaporného naboja

Obr. 4.18 Znazornenie orientdacie molekul pri pésobeni van der Waalsovych sil
medzi a) dvomi polarnymi molekulami, b) medzi polarnou a nepolarnou molekulou,
¢) medzi dvomi nepolarnymi molekulami

45 Vodikova vizba

Vodikova vizba (vizba vodikovym mostikom) vznika vtedy, ak vodik viazany
kovalentnou polarnou véizbou s atbmom X vstupuje do interakcie s atdmom Y, ktory ma
vol'ny elektronovy par

X—H+Y—->X—H..Y

kde X, Y st atomy s vysokou elektronegativitou (X a 'Y Casto byvaju atomy toho istého
prvku) a bodkovanim je vyjadrena vodikova vizba.

Moznost’ vytvorit’ takyto typ vizby suvisi s osobitymi vlastnost'ami polarizovaného
atomu vodika, konkrétne sjeho malym objemom a S nepritomnostou vnitornych
kvantovych sfér v jeho elektronovom obale. Tieto vlastnosti umoziuju atomu vodika dostat’
sa do tesnej blizkosti atdbmu Y a vytvorit’ s nim vizbu.
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Pri st¢asnom viazani vodika kovalentnou a vodikovou vézbou, vizby X — H
a H ...Y mdzu, ale nemusia byt energeticky rovnocenné. Energia vodikovej vizby je vo
vSeobecnosti priblizne 10-krat vacsia ako energia van der Waalsovych sil a rastie
s elektronegativitou a so zmenSovanim objemu atdému Y.

Vodikova vdzba moéze byt medzimolekulovou (intermolekulovou) alebo
vniitromolekulovou (intramolekulovou) vazbou.

Medzimolekulovou vodikovou vézbou vznikaji diméry alebo zlozitejSie asociaty
(napr. retazce, kruhy). Dochadza k zvySeniu sudrznosti takychto latok, ¢o sa prejavuje
najmd zvySenim teploty varu, teploty topenia, znizenim prchavosti, zmenami v
rozpustnosti. Schopnost’ tvorit’ asocidty pomocou vodikovej vazby prejavuju mnohé latky
napr. voda (obr. 4.19), amoniak, alkoholy, kyselina sirova.

Vnutromolekulova vodikova védzba vznikda len pri vhodnom geometrickom

usporiadani danej molekuly (konkrétne pri vhodnom usporiadani zG¢astnenych atdmov),
obr. 4.21.

- O H

.= vodikové vizby H

Obr. 4.19 Prikiad medzimolekulovych vodikovych vizieb v lade
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««« Vodikova viazba

Obr. 4.20 Vnutromolekulovd vodikova vizba vo vnutri jednej molekuly kyseliny
salicylovej

Pozn.: V Strukture ladu je kazda molekula vody tetraedricky obklopena Styrmi dalsimi
molekulami vody, s ktorymi je spojend vodikovymi vizbami (obr. 4.19). Vdaka takejto
,,porovitej “ Struktiire, pripominajicej véeli pldst, je voda jednou z mdla latok, ktoré maju
V tuhom skupenstve mensiu hustotu ako v kvapalnom (pri 0°C md kvapalna voda hustotu
0,9999 g.cm™ a lad md hustotu 0,92 g.cm™). Pri topeni viicsiny litok sa vzdialenosti medzi
molekulami zvdcSuju. Pri topeni ladu sa Vv prvej faze narusi len cast vodikovych vizieb. Z
povodnej Struktury zostanu len ulomky, zaniknii v nej prdazdne miesta, hustota vody rastie
az do maxima p=1g.cm>pri 3,98°C. Pri dalSom zvySovani teploty hustota vody plynule
klesd az po teplotu varu (p = 0,958,4 g.cm™). Tdto tzv. anomdlia vody ma zédsadny vyznam
pre zivot vo vode aj pre jej praktické pouzitie. Pri chladnuti do 4°C voda klesa ku dnu, ale
voda chladnejsia ako 4°C, pretoze je lahsia, zostava na povrchu, kde sa dalsim zniZovanim
teploty meni na lad. Lad ako lahsi plava na vode a chrani ju pred dalsim premrzanim.

Nebyt tejto anomadlie, zamrzla by voda az ku dnu a znicil by sa v nej vsetok Zivot.
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5. SKUPENSKE STAVY LATOK

Vsetky latky, ktoré nas obklopuju, sa vyskytuju v niektorom z troch skupenstiev:
plynnom, kvapalnom alebo tuhom. Vsetky skupenstva maji svoje charakteristické
vlastnosti, ktoré st uréené predovSetkym medzimolekulovymi (medziatdbmovymi)
interakciami, ktoré zavisia od ich vzdialenosti a intenzity kmitavého pohybu tychto ¢astic
(atomov, molekul, i6nov) . Schematické usporiadanie castic v roznych skupenstvach
charakterizuje obr. 5.1.

Obr. 5.1 Schéma usporiadania castic v plyne, kvapaline, tuhej latke

Vo vseobecnosti sa kazdd latka méze vyskytovat v ktoromkol'vek z uvedenych
skupenskych stavov v zavislosti od toho, v akych stavovych podmienkach (teplota, tlak) sa
nachadza. Znizovanie teploty podporuje uplatnenie vécSich pritazlivych sil medzi
Casticami, ktoré sa moézu ksebe tesne priblizit a vytvorit' pravidelne usporiadané
zoskupenia. ZvySovanie teploty naopak rusi tato usporiadanost’ a latka prechadza do
kvapalného a plynného skupenstva. Tomu napomaha sucasné znizovanie tlaku. Teplota
a tlak, pri ktorych dochadza k skupenskym premenam, zavisia od konkrétnej latky.

K trom uvedenym skupenskym stavom sa pre uplnost’ prirad’uje este plazmaticky
stav (plazma). Plazma je vlastne ionizovany plyn, ktory je vo vesmire najrozsirenejSou
formou existencie hmoty (v pozemskych podmienkach plazmaticky stav predstavuje napr.
plamen a elektricky vyboj).

51 Plyny

Kineticko — molekulova teoria popisuje plyn ako zmes Castic (napr. molekul,

atomov), ktoré sa neustale pohybuju vysokou rychlostou a narazaju na steny nadoby, ¢im
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vyvolavaju tlak. Medzi molekulami alebo atbmami plynu existuju len slabé pritazlivé sily,
preto sa takmer bez odporu prispdsobia tvaru nadoby, v ktorej sa nachadzaji. Toto
spravanie pomaha jednoducho vysvetlit' vztahy medzi fyzikdlnymi vlastnostami plynu
a tiez pomaha pochopit’ iné fyzikalne deje, ako je pradenie kvapalin, prenos zvuku alebo
vedenie tepla.

Pre jasnejSie vysvetlenie javov a vztahov sa zaviedol pojem idedlny plyn, o
znamena, ze sa plyn povazuje za uplne stlacitelny (zanedbava sa objem vlastnych castic
plynu) a tlak idedlneho plynu je vyvolany len narazmi Castic plynu na steny nadoby
(zanedbavaju sa vzajomné interakcie Castic plynu).

Rozdiel medzi idedlnym a redlnym plynom schematicky vyjadruje obr. 5.2. Stav
plynu je mozno definovat’ tromi stavovymi veli¢inami, absolutnou teplotou T (K), tlakom
p (Pa) a objemom V (m?) danym objemom nadoby, v ktorej sa plyn nachadza.

> 5 — O
N

"
o O O+«—0O

idedlny plyn rediny plyn

Obr. 5.2 Schematicky znazorneny rozdiel medzi idedalnym a realnym plynom

Pozorovanim a Stidiom spravania sa plynov sa zaoberali uz v 18. storo¢i mnohi
vedci. Jednym z nich bol zaciatkom devédtnasteho storocia Gay-Lussac, ktory sledoval
spravanie plynov a ich vzajomné interakcie. Zistil, Ze objemy plynnych reaktantov a
produktov su pri danej teplote a tlaku v pomere malych celych &isel. Vysledky jeho prace
interpretoval Avogadro formou Avogadrovho zdkona, (0br. 5.3): Rovnaké objemy réznych
plynov obsahuju za rovnakych podmienok (teplota, tlak) rovnaky pocet molekul (alebo
atomov, ak ide 0 vzdcne plyny). 1 mdél akéhokolvek idedlneho plynu zaberd pri
Standardnych podmienkach (t. j. To = 273,15 K, po = 101,325 kPa) objem V, = 22,4 dm®.
mol™ a obsahuje 6,022 . 10% zdkladnych Castic (molekul alebo atomov). Pocet Castic
vyjadruje hodnota Avogadrovej konstanty (N,). Kon$tanta Vy sa nazyva normdlny maélovy
objem plynu.
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Plyn CO Plyn He
Plyn O, Objem 22,4 dm® Objem 22,4 dm®

Objem 22,4 dm? poéet molekul pocet atémov

Obr. 5.3 Schéma Avogadrovho zdkona

5.1.1 Stavova rovnica a zakony idealneho plynu

Podla experimentalnych vysledkov d’alSich vedcov, kori sa zaoberali vyskumom
spravania sa plynov (Charles, Boyle-Mariotte) sa preukézala stvislost medzi stavovymi
veli¢inami (p, T, V) idealneho plynu a vyjadruje ju stavovd rovnica:

v = konst. (5.1)
T
Pre jeden mél plynu (t. j. Vo = 22,4 dm®), pri tlaku po = 101,325 kPa a pri teplote T, 273,15
K, t. j. pri §tandardnych podmienkach, ma stavova rovnica tvar:
PoVo.
T

kde R je univerzilna plynova konstanta, ktora ma pre uvedené Standardné veliiny

=R (5.2)

hodnotu 8,3143 J.K™.mol™. Spojenim rovnic (5.1) a (5.2) a naslednou upravou dostaneme
stavoviu rovnicu pre 1 mol idedlneho plynu:
pVv =RT (5.3)
Pre iné mnozstvo plynu ako jeden mdl a iné hodnoty stavovych velic¢in ako st

Standardné, mozno stavovli rovnicu napisat’ v tvare:

m
pV =nRT =—.RT (5.4)
M
kde n je poget molov (t. j. latkové mnozstvo) idedlneho plynu, m - skutoénd hmotnost’
plynu, M - mélova hmotnost’ plynu. PouZitim tejto rovnice mozno vypoditat’ mnozstvo

plynu i jeho mélovi hmotnost’ a ked’ze kazdy moél plynu pri Standardnych podmienkach

zabera rovnaky objem, stanovime i jeho hustotu p pouzitim rovnice:
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P= (5.5)

Boyle- Mariottov ziakon

Boyle - Mariottov zakon plati pre dané mnozZstvo idealneho plynu pri konstantnej
teplote (tzv. izotermicky dej, T = konst.) Tento zakon vyjadruje nepriamu imernost’ medzi
tlakom a objemom, ktorej grafickym vyjadrenim je izotermicka hyperbola (obr. 5.4)
a matematickym vyjadrenim rovnica:

pV = konst. (5.6)
"
T<T<T, Obr. 5.4 Grafické zndzornenie
Boyle - Mariottovho zdkona (¢im
p1 =

je wvyssia teplota, pri ktorej
prebieha izotermicky dej, tym
wiSie je umiestnena prislusna
- hyperbola)

e

(=]
P
<

<

Ked’ sa uréité mnozstvo plynu so zaiatoénym tlakom p; a objemom V; dostane pri
stalej teplote (podl'a obr. 5.4 pri teplote T;) do novych stavovych podmienok p; a V,, podl'a
rovnice (5.6) bude platit”.

PV =PV, (.7)

Guy-Lussacov zakon
Guy-Lussacov zakon vyjadruje linedrnu zavislost medzi teplotou a objemom
idealneho plynu pri konstantnom tlaku (p = konst., ide 0 tzv. izobaricky dej). Ak sa zahreje
ur€ité mnozstvo plynu o 1 °C pri stalom tlaku, objem plynu sa zvicsi o zZlomok 1/273,15.
Tento zlomok sa nazyva koeficient tepelnej rozt’aZnosti plynov a oznauje sa a. Objem
plynu V; pri teplote t (°C) mézeme vyjadrit’ rovnicou
V, =V,.(1+at) (5.8)
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kde V, je objem plynu pri teplote 0 °C a « = 1/273,15. Grafickym vyjadrenim tejto
zavislosti je priamka (obr. 5.5), ktord pretina os y v bode, ktory udava hodnotu Vy a 0s x
v bode udavajucom hodnotu t = -273,15 °C. Tato teplota predstavuje nulova hodnotu
absolutnej teploty T [K].

objem

..Vo

-37315°C 0°C
0K 273,15 K teplota

Obr. 5.5 Grafické zndazornenie GUy-Lussacovho zdkona

Medzi t a T plati vzt'ah:
T=t+27315 (5.9)
Ak v rovnici (5.8) nahradime t rozdielom T - 273,15 (podla (5.9)) a za a dosadime
1/273,15; ziskame matematické vyjadrenie Guy-Lussacovho zakona pomocou absolitnej
teploty:

V=V, 1412315 =V, 1+ 1 :vo.l >V _T (5.10)
27315 27315 T, VvV, T,

kde Tq = 273,15 K. Ak sa plyn pri stalom tlaku dostane zo stavovych podmienok V;, T; do
stavovych podmienok V5, T, bude podla (5.10) platit:
vV, V
1 _"2 (5.11)
T T
Charlesov zakon
Charlesov zdkon je vyjadrenim linearnej zavislosti medzi teplotou a tlakom pri
konstantnom objeme (V = konst., izochoricky dej). Pre tento dej platia analogické rovnice

ako pre izobaricky dej, len namiesto objemu je v prisluSnych vztahoch uvedeny tlak.
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Analogické je tiez grafické znazornenie zavislosti tlaku od teploty pri konStantnom objeme
(obr. 5.6).

tlak
Obr. 5.6 Graficke
zndzornenie Charlesovho
zdkona
..po
573,15°C 0°C
0K 273,15 K teplota
P, = Po(1+at) (5.12)
p=p,. 1+T—273,l5 — po| 1+ T 1) po.l — ﬂzl (5.13)
27315 27315 T, po T,

b D -

T T,

Daltonov zikon

Zékony pre idealny plyn platia rovnako aj pre zmesi idedlnych plynov. V takejto
zmesi kazdy plyn prispieva k celkovému tlaku svojim parcidalnym tlakom a ich sucet sa
rovna celkovému tlaku zmesi (obr. 5.7). Uvedeny vyrok je formulaciou Daltonovho zakona
a matematicky ho mézeme vyjadrit’ rovnicou:

P=p1+p2tpst...=2p (5.15)

Potom parcialny tlak plynu B v plynnej zmesi mozno uréit’ vztahom (5.16), kde X je
molovy zlomok zlozky B dany podielom ng - latkového mnozstva zlozky B a Zn; t. j. suctu
latkovych mnozstiev vSetkych zloziek zmesi:

Ng

pB:zn_-p:XB-p (5.16)
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’\,,,‘;‘7 u/ //‘: ®_
0,6 mol H, 0,6 mol H,
+1,5 mol He

2,1 mol zmesi

Obr. 5.7 Zndzornenie Daltonovho zdkona
Znamena to, ze parcialny tlak jednotlivych zloziek v zmesi je imerny jeho moélovému
zlomku. Analogické vztahy platia aj pre parcidlne objemy V; zloziek plynnej zmesi.

5.1.2 Transportné javy v plynoch

V plynoch prebiehaju transportné procesy, pri ktorych sa ,nieco premiestiuje.
Moéze to byt prenos hybnosti (vnutorné trenie), prenos hmotnosti (difuzia) a prenos tepla
(tepelné vodivost)). Podl’a kinetickej tedrie plynov su Castice plynu povazované za dokonale
pruzné gule v neustalom pohybe. Rychlost’ ich pohybu riesi kineticka teéria plynov, podla
ktorej je kinetickd energia plynu & vyluéne funkciou teploty podl'a vztahu:

3
=—kT 5.17
£=5 (5.17)

R _ _
kde k — Boltzmannova konstanta, K = N— =1,3804.107J.K ™. Pre 1 mol idedlneho
A

jednoatomového plynu plati pre kineticka energiu upraveny vztah:
3
e=—RT (5.18)
2
Rychlost’ pohybu &astic plynu zavisi od teploty, napriklad pri teplote 20 °C vo vakuu
je stredna rychlost’ pohybu molekuly vodika H, 1,9 . 10° m.s™, kyslika O, 4,79 . 10° m.s™,

chléru Cl1,2,9.10°m.s™.
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Distribucia rychlosti zavisi od teploty a ako vyplyva z obr. 5.8, so vzrastajiicou teplotou
rastie nielen stredna rychlost’, ale i rozptyl hodnét rychlosti.
Podl'a Maxwella mozno strednu kvadraticku rychlost’ ¢astice plynu pri definovanych

podmienkach vyjadrit’ rovnicou:

3RT
= | 5.19
u 1/ Y (5.19)

kde R je univerzalna plynova konstanta, T - absolutna teplota, M - mélova hmotnost’ plynu.
LN
/ Yoc

/| S

\\
7 N \

relativny pocet molekul

1000 2000 3000 4000 5000

rychlost’ pohybu molekl [m.s™]

Obr. 5.8 Rozdelenie rychlosti pohybu molekiil H, pri teplote 0 ° a 500 °C

Difiizia v plynoch znamena proces, pri ktorom sa plyn §iri v priestore tak, aby sa
v celom objeme vyrovnal tlak. Rychlost’ difizie nie je totozna s vypocitanou strednou
rychlostou pohybu castic plynu pri danej teplote, ale nizSia, pretoze castice su
spomalované zrazkami s inymi Casticami (vnatorné trenie) atym, ze ich pohyb nie je
priamod¢iary, ale ,Cik-cakovity“. Mozno to napriklad sledovat’ pri $ireni vone alebo
zapachu. Napriek tomu, ze rychlost’ pohybu castic dosahuje stovky metrov za sekundu,
vonu na niekol’ko metrov zacitime az po chvili. Pri vzdjomnych zrazkach méze dojst aj

k vymene energie medzi ¢asticami plynu, ¢o sposobuje i zmenu ich rychlosti.
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5.1.3 Realne plyny

Pouzitim nameranych realnych hodnét a dosadenim do rovnice pre idealny plyn sa
zistili urcité odchylky. NajlepSie sa ziskané vysledky zhodovali pri plynoch, ktoré mali
vel'mi nizky tlak a zaroven vys$siu teplotu. Tieto odchylky nastavaji z dovodov:

. Castice realnych plynov maju svoj vlastny objem, takZe realny plyn nemozno uplne
stlacit’, ¢o znamena, Ze pri vysokych tlakoch st objemy vicésie ako to vyplyva zo
stavovej rovnice.

. Medzi ¢astiami plynu pOsobia vzajomné pritazlivé sily, ¢o ma za nasledok, ze pri
nizkych a strednych tlakoch sa objem javi mensi ako vyplyva zo stavovej rovnice.

Van der Waals tieto nezrovnalosti zahrnul do stavovej rovnice pre jeden mol idealneho

plynu, ktora po iprave ma nazov van der Waalsova rovnica a plati pre realne plyny:

( P+ \%}(Vm —b)=RT (5.20)

m
(Vin — objem 1 molu realneho plynu, a — konStanta charakterizujica medzimolekulové
pritazlivé sily).
Clen iz je korekciou pritazlivych sil medzi ¢asticami (tzv. kohézny tlak) a zavisi od
m
chemického zlozenia a Struktiry &astic. Clen b predstavuje korekciu vlastného objemu
Castic plynu - vyjadruje zmensenie objemu nadoby, v ktorej sa plyn nachadza, o ich vlastny
objem. Rovnica pre redlny plyn sa viac pribliZzuje spravaniu realnych plynov, ale nie je

uplne v sulade s experimentalnymi vysledkami.

5.2 Kuvapaliny

Kvapaliny tvoria prechod medzi usporiadanym (tuhé latky) a neusporiadanym
(plyny) skupenstvom. Pri teplote blizkej teplote topenia su ich vlastnosti blizsie k
vlastnostiam tuhych latok, pri teplote blizkej kritickej teplote sa ich vlastnosti priblizuju k
vlastnostiam plynov.

Usporiadanie ¢astic kvapaliny je tesnejSie ako v plynoch, vzdialenosti medzi nimi st
ustalenejSie a posobia medzi nimi vécSie pritazlivé sily. Pri danej teplote sa objem
kvapaliny takmer nemeni a prakticky nezavisi od tlaku, na rozdiel od plynu je takmer

nestlacitel'na. Tvar sa dokonale prisposobuje tvaru nadoby, V ktorej sa kvapalina nachadza.
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Ak su jej Castice polarne (napr. molekuly vody), prejavi sa to na mnohonasobnom zvaéseni

pritazlivych sil, ako to zndzornuje schéma vodikovych vézieb medzi molekulami vody:

H-0O...H-0...H-0...H-0....H-0...H-0....H-0

| | | | | | |
H H H H H H H

Castice kvapaliny sa tiez neustale pohybuji, ale na rozdiel od plynov, sa zvysuje ich
potencialna energia na ukor kineticke;j.

Kvapaliny sa pokladaju za amorfné (beztvaré), ale nie st uplne bez vnuatorného
usporiadania ¢astic. Usporiadanost’ sa vztahuje na malé agregaty, tzv. cybotaktické utvary,
ktoré neustale vznikaju a zanikaju. Kvapaliny st vSeobecne izotropné (t. j. ich fyzikalne
vlastnosti st vo vSetkych smeroch rovnaké). Zvlastnostou su kvapalné krystily s
anizotropnymi vlastnostami (napr. pozorujeme u nich dvojlom).

5.2.1 Povrchové napitie

Dalsou vlastnostou kvapaliny, ktord stvisi s medzimolekulovymi pritazlivymi
silami je povrchové napiitie. Prejavuje sa ,,snahou* kvapaliny zaberat’ ¢o najmensiu plochu
povrchu (napr. tvar dazd’'ovych kvapiek). Kazda €astica je vo vnutri kvapaliny zo vsetkych
stran obklopena d’al$imi Casticami a dochadza k interakcii medzi nimi. Znamena to, Ze na
fiu posobia posobia rovnaké sily zo vSetkych stran a navzajom sa rusia. Oproti tomu Castice
na povrchu s tymito silami vtahované do kvapaliny, vyslednica sil smeruje dovnutra
kvapaliny (obr. 5.9).

. ’

Obr. 5.9 Schéma vzniku povrchového napdtia
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Povrchové napiitie je definované ako sila pdsobiaca v povrchu na jednotkovu dizku
ama rozmer N.m™. Povrchovi energia je praca, ktori treba vynaloZit na zvi&Senie
povrchu o jednotku plochy a jej rozmer je J.m? (napr. povrchova energia vody je 7,2 .10
J.m? mozno ju znizovat rozpuitanim niektorych latok v kvapaline - mydlo, saponaty
atd’.).

Doésledkom posobenia povrchového napitia vznikaju kapildrne javy - kapilarna
elevicia a kapildrna depresia. Kapilarnu elevaciu mézno pozorovat’, ak do vody v nadobe
umiestnime tzku sklenent trubicku - kapilaru (obr. 5.10 A). Dochadza k vzlinaniu vody v
kapilare nad jej hladinu v nadobe. Je to sposobené prilnavostou vody ku sklu a snahou
zachovat’ ¢o najmensi povrch (voda + sklo: adhézne sily (prilnavost’) > kohézne (stidrzné)
sily). Dokazom je vytvorenie menisku obrateného do vnutra kvapaliny.

Ku kapilarnej depresii dochddza, ak je prilnavost’ kvapaliny (napr. ortuti) ku sklu
nizka. Kvapalina v trubi¢ke nevystipi nad hladinu v okolitej nadobe (ortut’ + sklo: adhézne
sily (prilnavost)) < kohézne (sudrzné) sily) a meniskus je obrateny smerom z kvapaliny ako
vidiet’ na obr. 5.10 B.

meniskus

(@
“ e

G v G v

A kapilarna elevacia B kapilarna depresia

Obr. 5.10 Kapildrne javy vyvolané povrchovym napdtim

5.2.2 Viskozita

V realnych kvapalinach pozorujeme vnuatorné trenie, ktoré sa prejavuje ich
viskozitou. Viskozita je definovanad ako odpor proti pradeniu kvapaliny, je mierou
vnutorného trenia v pradiacich kvapalinach. Zavisi od teploty, tlaku a polarity castic
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kvapaliny. Viskozita je pre mnohé technicky doélezité kvapaliny vyznamnou fyzikalnou
charakteristikou (napr. pohonné latky, mazacie oleje a pod.). Viskozitu rozliSujeme
dynamick, kinematickll a pomernt.

Z bezného pozorovania vody v koryte rieky vieme, ze vrstva vody tesne pri brehu je
takmer v pokoji, pricom najvacSia rychlost pridenia je v strede toku. MéZeme si
predstavit, Ze lamindrne pridiaca kvapalina, ktora preteka trubicou s prierezom n (obr.
5.11) je zlozena z navzajom sa pohybujucich paralelnych vrstiev, ktoré sa pohybuju
rychlostou ». Trenie spdsobuje, ze pomalSia vrstva bude urychlovand a rychlejsia

spomalovana. Casom sa dosiahne rovnovazny stav, pri ktorom relativne rychlosti vrstiev

L . . o .,
budu konstantné a vytvori sa gradient rychlosti d_ . Medzi vrstvami vznika tangencidlne
n

(Smykové) napiitie T, ktoré podla Newtona je umerné gradientu rychlosti. Dynamickd

viskozita # je vlastne koeficientom timernosti v tomto vztahu:

T= n.d—u (5.21)
dn

Jednotkou dynamickej viskozity je Pa.s, v praxi sa pouziva aj star$ia jednotka P
(Poise, 1P = 10 Pa.s)

Dynamicku viskozitu # mozno merat’ réznymi druhmi viskozimetrov. Hopplerov
viskozimeter (obr. 5.12 A) umoziiuje meranie dynamickej viskozity pomocou ¢asu, za
ktory guldéka ,prepadne cez sklenend trubicu znamej dizky naplnenti meranou
kvapalinou (vypocet vychadza zo Stokesovho vztahu). Rota¢né viskozimetre obsahuju
rotor, ktory sa otaca konstantnou rychlostou a je ponoreny do meraného média. Dynamicka

viskozita sa stanovi na zaklade odporu média voci rotoru.

du
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gradient rychlosti: an

Obr. 5.11 Gradient rychlosti pri laminarnom prudeni
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Podrobnejsie sledovanie dynamickej viskozity v zavislosti napr. od gradientu
rychlosti alebo od teploty pri rotacnom alebo oscilanom pohybe umoznuji zlozitejsSie
pristroje - reometre.

Ak vydelime dynamick viskozitu hustotou kvapaliny p, dostaneme vztah pre
Kinematicku viskozitu v:
V=— (5.22)
P
Jednotkou kinematickej viskozity je m? s (Zasto sa pouziva aj mm®.s™t). V praxi sa
modZeme stretniit’ aj so starSou jednotkou St (stok), St = 10*m? s, Kinematické viskozita sa
meria kapilarnymi viskozimetrami (obr. 5.12 B).

Meranie je zalozené na ureni Casu t, za ktory preteéie merand kvapalina cez
kapilaru znamej dizky (vypolet vychadza z Poiseuilleovej rovnice). Pre konkrétny
kapilarny viskozimeter s konstantou A plati:

v =At (5.23)

V technickej praxi sa pouziva tiez pomernd dynamickd viskozita, ktora je dana

pomerom dynamickej viskozity meranej kvapaliny a dynamickej viskozity vody.

Ostwald  Ubbelohde

Obr. 5.12 Hépplerov viskozimeter (A) a kapildarne viskozimetre réznej konsStrukcie (B)
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5.3 Tuhé latky

Latky v tuhom skupenstve sa oproti plynnym a kvapalnym vyznacuju stalost'ou tvaru
aobjemu a vagsinou pravidelnym vnatornym usporiadanim. Castice tuhej latky (atomy,
molekuly, i6ny) maji pohyb obmedzeny na kmitanie okolo rovnovaznej polohy.

Ak tuhé latky maja pravidelné periodicky sa opakujice usporiadanie stavebnych
Castic v priestore, ktoré tvori ich krystalova Struktaru, oznacujeme ich ako kryStalické
latky. Pravidelné usporiadanie Castic sa navonok prejavuje geometricky vymedzenym
tvarom krystalov. Typickou vlastnostou je anizotropia (zavislost’ fyzikalnych vlastnosti od
smeru, v ktorom sa sleduju - napr. index lomu, elektrickd vodivost).

Ak tuhé latky nemaji usporiadanost’ krystalickych latok, su to latky amorfné.
Nepozorujeme u nich anizotropiu. Na rozdiel od krystalickych latok nemajt ostry bod
topenia, ale pri ohrievani maknu, postupne sa zniZuje ich viskozita. Je spravnejsie ich

povazovat’ za podchladené kvapaliny, ktorych tuhost’ je prejavom vysokej viskozity.

Pozn: Ci ochladenim taveniny vznikne krystalicka alebo amorfud latka zavisi od rychlosti
ochladzovania. Ak sa prekroci kriticka rychlost ochladzovania, vznikne amorfna ldatka
(napr. aby vzniklo sklo v polykrystalickom stave, tavenina by sa musela ochladzovat
extrémne pomaly, rychlostou cca 10 K za rok. Naopak, ak by sme chceli pripravit kov v
amorfnom stave, rychlost ochladzovania by musela byt 10° - 10° K.s™).

5.3.1 Krystalografické sustavy

Vsetky latky, ktoré oznacujeme ako krystalické, sa vyznacuju geometrickou
pravidelnost'ou, ich stavebné ¢astice sa nachadzaji v presne definovanych polohach a
vzajomne su viazané vel'kymi pritazlivymi silami. Krystalické latky mozno zaradit’ podla
ich geometrickej simernosti do jednej zo siedmych kryStalografickych sustav (tab. 5.1).

Charakteristikou krystalovej sustavy je osovy kriZ, Vvktorom sa pretinaju
krystalografické osi (jedna os vertikdlna, dve resp. tri horizontalne). Krystalografické
stistavy sa navzajom lisia dizkou osi osového kriza (a, b, ¢) auhlami (o, B, y), ktoré
navzajom osi zvieraju (obr. 5.13).

Od kombinacii tychto parametrov zavisi simernost’ krystalov (tab. 5.1, obr. 5.14),
ktora je urCena poctom prvkov simernosti. K prvkom simernosti patria:

e Rovina siumernosti — pomyselna rovina, ktora deli krystal na dve polovice, ktoré

st si navzajom zrkadlovym obrazom.
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e  Os siumernosti — pomyselna priamka, okolo ktorej mozno krystal oto¢it’ do polohy
zhodnej s vychodiskovou. Podl'a poétu dosiahnutych zhodnych poléh po otoCeni
0 360°

sumernosti.

suroviny dvojnasobnej, trojnasobnej, Stvornasobnej a Sestnasobnej
e Stred sumernosti — je bod, ktory sa vyznacuje tym, Ze na kazdej priamke nim
vedenej, vytinaju plochy rovnaké useky v oboch smeroch. Vacsinou to byva stred

osového kriza.

Obr. 5.13 Znazornenie osi osového
kriza a uhlov, ktoré zvieraju

Tab. 5.1 Krystalograficke sustavy

Sustava Osi Uhly Priklad
Kockova (kubicka) a=b=c a=p=vy=90° Chlorid sodny
Stvorcova _ Cp——o0no . ,
(tetragonalna) a=b+#c a=B=y=90 Biely cin
Kosostvorcova R —0n0 Sira
(rombick4) az bgc oa=p=y=90 (kosostvorcova)
Jednoklonna atb4c a=7y=90° Sira
(monoklinicka) B >90° (jednoklonna)

. e 1 Dvojchréman
Trojklonna (triklinicka) atb#c atP#y draselny
Klencova
(romboedricka, a=h=c a=B=v #90° Kalcit
trigonalna)

Sestuholnikova o o = o= ag = 90° .
(hexagonalna) 8 =8=87C y =120° Grafit
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Obr. 5.14 Schéma krystalografickych sustav: A - kubickd, B - hexagonalna, C -
tetragondalna, D - romboedricka, E - rombickad, F - monoklinicka, G - triklinicka

Skupinu castic, ktora svojim usporiadanim reprezentuje celt Struktru, nazyvame
zakladnou (elementirnou) bunkou krystalu. Posuvanim zakladnej bunky v priestore
mozno zostavit’ vysledny krystal.

Zakladna bunka musi spifiat’ nasledujiice podmienky:
e musi mat’ simernost prislusnej krystalovej ststavy,
e maximalny pocet pravych uhlov,

e  pri zachovani prvych dvoch podmienok musi mat’ minimalny objem.

Podl'a rozmiestnenia stavebnych ¢astic (obr. 5.15) sa zakladné bunky delia na:
e jednoduché (primitivne) - Castice sa nachadzajt len vo vrcholoch (obr. 5.15 A),
e  bazdlne centrované - okrem vrcholov st Castice v priese¢nikoch uhlopriecok
spodnej a vrchnej podstavy (obr. 5.15 B),
e  priestorovo centrované - okrem vrcholov su Castice v prieseCniku telesovych
uhlopriecok (obr. 5.15 C),
o ploSne centrované - okrem vrcholov s castice v prieseénikoch uhlopriecok
jednotlivych ploch (obr. 5.15 D).
Polohu ploch krystalov uréitej latky mozno vyjadrit pomocou usekov, ktoré tieto
plochy vytinaji na osiach krystalickej mriezky. Ak ide napr. o pyramidu, na horizontalnych
osiach i na vertikalnej osi vytina plocha pyramidy useky a, b, ¢ (obr. 5.16). Ak vyberieme
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V tom istom krystali rovnaku pyramidu iného rozmeru, useky budu racionalnym nasobkom
pbévodnych parametrov a, b, c.

o

XA

A

T
\

Obr. 5.15 Zdkladné bunky: A - primitivna, B - bazdlne, C - priestorovo a D - plosne
centrovand

Obr.5.16 Zndzornenie polohy
vysrafovanej plochy pomocou
parametrov a, b, ¢, ktoré vytina na
osiach osoveho kriza

Parametre mrieZky su teda useky, ktoré vytinaju kryStalové plochy na osiach
osového kriza v ur¢itych vzdialenostiach od jeho stredu. VSetky plochy v kry$tali mozno

definovat’ racionalnymi nasobkami parametrov (m.a:n.b:p.c). Pre jednoduchsie vyjadrenie
parametrov mrieZky boli zavedené Millerove indexy, ktoré

st recipro¢né hodnoty
koeficientov m, n, p a oznacuja sa h, k, | (obr. 5.17)

(10-1) (2-11) (012)
!

Obr. 5.17 Millerove indexy
vybranych ploch v kubickej
sustave
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5.3.2 Zakladné typy krystalovych Struktir

NajcastejSim kritériom na rozdelenie krystalovych struktar do jednotlivych typov
byva druh stavebnych Eastic a charakter pritazlivych sil medzi nimi. Podl'a tohto kritéria
rozliSujeme nasledujuce typy krystalov:

Ionové krystaly, v ktorych su elektrostatickymi silami viazané pravidelne sa
striedajuce aniony a kationy (napr. NaCl - obr. 4.13 v kap. 4.2, CaF, CeO,). Ionové krystaly
st krehké, maji vysoku teplotu topenia, rozpuist'aju sa vo vode, roztok aj tavenina veda

elektricky prud.

Pozn.: Symetriu ionovych krystalov ovplyviiuje pomer medzi ionovymi polomermi kationov
a anionov (rdra < 0,225 - kation je obklopeny 3 anionmi - t . j. koordinacné cislo sa rovnd
3, ndra = 0,225 az 0,4 - kation je obklopeny 4 anionmi, .... ndry =1 - kation je obklopeny 12
anionmi).

Atémové krystaly (obr. 5.18 A) sa skladaju z atdbmov viazanych kovalentnou vizbou,
takze cely krystal predstavuje akasi makromolekulu (napr. diamant, kremen, SiC, HgS a i.).
Charakteristicka je ich vysoka tvrdost’ a vysoka teplota topenia.

RASLVN

LISl

N

Obr. 5.18 Znazornenie struktury A - diamantu (atomovy krystal), B - jodu (molekulovy
krystal), C - litia (kovovy krystal), D - grafitu (vrstevnaty krystal)
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Molekulové krystaly (obr. 5.18 B) st tvorené molekulami, medzi ktorymi pdsobia
van der Waalsove sily (alebo vodikové vidzby), ktoré si ovel'a slabSie ako idnova alebo
kovalentna vizba (napr. jod, organické tuhé latky). Molekulové kryStaly maju obycajne
nizku tvrdost’, nizku teplotu topenia, st prchavé.

Kovové krystdly (obr. 5.18 C) - atdbmy st v nich viazané kovovou védzbou. Su tepelne
a elektricky vodivé, dobre deformovatelné.

Kombinované (vrstevnaté) krystily (obr. 5.18 D) sa obycajne uvadzaji ako
samostatny typ krystalovej Struktiry (niekedy sa pricleiiuju k molekulovym krystalom).
Uplatiiyje sa v nich viac druhov vézieb. Typickym prikladom je uhlik v modifikacii grafitu
(v ramci vrstiev s hexagonalnou symetriou st atomy uhlika viazané kovalentnymi vizbami,
medzi vrstvami posobia slabé van der Waalsove sily). Fyzikalne vlastnosti tychto krystalov

zavisia od smeru - v ramci jednej vrstvy su ovel'a sudrznejsie ako medzi vrstvami.
5.3.3 Polymorfia a izomorfia

Niektoré chemické latky mozu vytvarat’ rézne typy Struktar v zavislosti od toho, za
akych podmienok krystalizuju. Tento jav nazyvame polymorfia arézne krystalografické
formy tej istej latky oznaCujeme ako polymorfné modifikdcie, napr. uhliitan vapenaty
CaCOg; sa vyskytuje vo forme kalcitu (trigonalna sustava) a aragonitu (rombicka sustava).
Ak su polymorfné chemické prvky, hovorime o alotropickych modifikaciach (napr. C:
grafit — hexagonalna sustava, diamant - kubicka, fulleren - molekuly (napr. C60) viazané do
kubickej plosne centrovanej mriezky, Fe: a - kubicka priestorovo centrovana mriezka, y -
kubicka plosne centrovana mriezka). Kazda modifikacia je termodynamicky stabilna pri
urcitych teplotnych podmienkach.

Na rozdiel od polymorfie, izomorfia je jav, pri ktorom rdzne chemické latky existuju
v rovnakych krystalografickych formach (napr. dvojica uhli¢itanov MgCO; - CaCOs;, Mg
a Ca maju schopnost’ vzajomne sa zastupovat’ v Struktire a vytvarat’ zmesové krystaly).
Vseobecne izomorfia stuvisi s kryStalochemickou pribuznostou prvkov. Prvky, ktoré sa
mozu vzajomne zastupovat v Struktire, maju podobné chemické vlastnosti, valentnost’ a

najma blizke idbnové polomery.
5.3.4 Realne kryStaly
Doteraz sme hovorili o idedlnych krystiloch, ktoré dokonale spifiajii podmienku

0 pravidelnom usporiadani stavebnych ¢astic. Skutoéné redlne krystily nikdy nemaja

bezchybne vyvinutl strukturu, pretoze krystalizuji v nedokonalych podmienkach. Vznikaju
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rozne poruchy krystalovej mriezky, ktoré vyznamne ovplyviuju fyzikalne vlastnosti (napr.
mechanicku pevnost, elektricku vodivost’ - bodové poruchy umoziuju difuziu stavebnych

Castic). Podl'a rozmeru delime poruchy krystalovej mriezky na:

Bodové poruchy - maji rozmer porovnatelny s rozmerom stavebnej Castice
Struktary. Patri k nim vakancia - chyba ¢astica v polohe, v ktorej by mala byt,
intersticia - stavebna Castica je v polohe leziacej medzi normalnymi polohami,
necistota - pritomnost’ stavebnej Castice iného druhu v normalnej (substitu¢nej)

alebo intersticialnej polohe (obr. 5.19).
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Obr. 5.19 Bodové poruchy krystalovej mriezky: 1 — necistoty v substitucnych
polohdch, 2 — vakancie, 3 — intersticie, 4 — necistota v intersticidalnej polohe

Ciarové poruchy (dislokdcie) savisia s vyskytom radu atomov, ktoré maju iné
koordinaéné &islo nez ostatné atomy v krystali (obr. 5.20).
Plosné a priestorové poruchy su najvicsieho rozsahu, najcastejSie st to chyby

vrstvenia a nehomogenity sposobené rozhranim zin.

. Obr. 5.20 Priklad ciarovej
dis gg:r's?:ie poruchy (dislokdcie)
> krystalovej mriezky
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5.4 Skupenské (fazové) premeny

Predstavuju premeny latok, pri ktorych dochadza k zmene skupenského stavu.

5.4.1 Topenie a tuhnutie

Topenie atuhnutie su fazové premeny tuhého stavu na kvapalny a opaéne. Pri
ohrievani tuhej krystalickej latky sa zvySuje kinetickd energia Castic a intenzita kmitania
vV rovnovaznej polohe narasta. Teplota, pri ktorej kineticka energia je tak vel'kd, ze prekona
energiu vizby medzi Casticami, mriezka sa rozpada a tuha latka sa premiena na kvapalinu,
sa nazyvame bod (teplota) topenia. Mnozstvo tepla, ktoré musime jednotkovému mnozstvu
tuhej Cistej latky dodat’, aby sa premenila pri konstantnej teplote a tlaku na kvapalinu,
nazyvame skupenské teplo topenia a jeho jednotka je J . kg™ (ak zahrievame 1 kg latky)
alebo mélové teplo topenia s jednotkou J . mol™ (ak zahrievame 1 mol latky).

Priebeh ohrevu jednotkového mnozstva povodne tuhej latky modzeme néazorne
posudit’ z krivky ohrevu na obr. 5.21. Po dosiahnuti bodu topenia ostava teplota konstantna
az do rozpustenia celého mnozstva latky (usecka BC na krivke ohrevu). V tejto faze ohrevu

sa vSetko pridané teplo (4H,) spotrebuje na zmenu skupenského stavu latky.

(1]
s
°
Q.
] E/
i)
D
T :'
B c
Ti AH
-AHg5 |

pridané teplo

Obr. 5.21 Krivka ohrevu jedného mélu tuhej latky (T, - teplota topenia, T, - teplota
varu)

Tuhnutie je opacny proces, kedy sa so znizujucou teplotou znizuje kineticka energia

Castic a kvapalina sa meni na tuhu latku. Rovnako sa stanovuju pre cisté latky veliiny

suvisiace s tymto procesom — bod tuhnutia, skupenské teplo tuhnutia respektive mdolové
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teplo tuhnutia. Maju rovnaké absolatne hodnoty a hodnoty tepiel pri opaénych procesoch
sa lisia len znamienkami.
Napriklad pri teplote t = 0°C a tlaku 101325 Pa:
H,O (Tad) — H,0 (kvapalina) AHq, = 6,01 kJ. mol™
H,O (kvapalina) — H,O (lad) AHy, = - 6,01 kJ . mol™

5.4.2 Vyparovanie a kondenzacia

Vyparovanie a kondenzdcia su fazové premeny medzi kvapalinou a plynom.
K vyparovaniu kvapaliny dochadza pri kazdej teplote, pretoZze ¢ast’ molekul z povrchu
prechadza do plynného stavu. Tato tendencia zavisi pri danej teplote od vlastnosti
kvapaliny (napr. éter sa vyparuje ovel'a I'ahiie ako voda). Cim je teplota vyssia, tym viac
molekal nadobuda dostato¢nu kinetick(l energiu, aby prekonala pritazlivé sily susednych
molekul.

Mnozstvo tepla, ktoré je potrebné dodat’, aby kvapalina pri danej teplote presla do
stavu plynného, sa nazyva skupenské teplo vyparovania. Moze byt merné alebo molove,
v rovnakych jednotkach ako skupenské teplo topenia

Ak tlak par nad kvapalinou dosiahne hodnotu tlaku okolitého prostredia, pary sa
rozpinaju a kvapalina sa moZe vyparovat’ v celom objeme. Tento stav sa nazyva var, teplota
pri ktorej nastava, sa oznaCuje ako bod (teplota) varu (obr. 5.19) ateplo, ktoré sa
spotrebuje na premenu kvapaliny na paru rovnakej teploty sa nazyva skupenské teplo varu.
Znizovanim vonkaj$ieho tlaku sa teplota varu znizuje.

Opacny dej, pri ktorom sa para premieiia na kvapalinu, Sa nazyva kondenzdcia.

Teplo, ktoré sa pri tom uvolni, sa oznacuje ako kondenzacné skupenské teplo.

Napriklad pri vyparovani vody pri t = 100 °C a tlaku 101325 Pa:

H,0 (kvapalina) — H,0 (plyn) A4H,y, = 40,7 kJ . mol™

H,0 (plyn) — H,0 (kvapalina) AHgng = - 40,7 kJ . mol™
Je zrejmé, Ze teplo potrebné na vyparovanie je vysSie ako na topenie. Je to preto, Ze pri
topeni sa molekuly len uvol'nia z pevnych poldh, pri vyparovani musia prekonat’ aj vSetky
ostané medzimolekulové pritazlivé sily.

Ak k vyparovaniu dochadza v uzavretom priestore len s¢asti vyplnenom kvapalinou,

dosiahne sa pri kazdej teplote rovnovaha medzi kvapalinou a parou. Tato rovnovaha je
dynamicka a prejavuje sa tym, ze za ¢asovi jednotku sa z kvapaliny uvolni taky isty pocet

molekul, ako sa do nej vrati. Para, ktord je v takejto rovnovéhe s kvapalinou sa nazyva
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nasytend para. Tlak nasytenej pary zavisi len od teploty, s ktorou vzrasta az po kriticky
bod (obr. 5.22).

pIPal K
Obr. 5.22 Zavislost tlaku
nasytenej pary od teploty (K -
kriticky bod)
0 TIK]

5.4.3 Sublimacia

Sublimdcia je prechod tuhej latky do plynného skupenstva bez topenia. MnoZstvo
tepla potrebného na sublimaciu sa nazyva skupenské teplo sublimdcie. Latky so sklonom
Kk sublimacii maji pomerne vysoky tlak nasytenych par, ktory dosahuje okolity tlak pri
nizsej teplote ako je teplota topenia. Teplota, pri ktorej para tuhej latky dosahuje normalny
atmosféricky tlak (101,325 kPa), sa nazyva sublimacénd teplota. Pary vzniknuté
sublimaciou opét’ kondenzujii na tuh latku.

Sublimacna teplota (podobne ako teplota varu) zavisi od tlaku okolia. ZvySovanim
vonkajSieho tlaku sublimacna teplota rastie. ZvySovanim tlaku je preto mozné posunut’
sublimaénu teplotu nad teplotu topenia a takto ziskat’ sublimujuce latky v kvapalnom stave.
Na tom istom principe mozno znizenim vonkajSicho tlaku ,,prinatit* sublimovat’ latky,

ktoré inak nesublimujt (vyuzitie pri ¢isteni latok s pomerne vysokym tlakom par).
5.4.4 Fazové diagramy a Gibbsov ziakon faz

Kazda ststava samovolne prechadza pri nezmenenych vonkajSich podmienkach
do stavu najnizsej energie — t. j. do stabilnej rovnovdhy. Podmienky akejkol'vek rovnovahy

Vv heterogénnej sustave odvodil J. W. Gibbs na zéklade termodynamiky a zovSeobecnil ich
v podobe tzv. Gibbsovho zdkona fiz, ktory vyjadruje vztah:
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f+v=s+2 (5.24)
kde f — pocet faz v ststave, S — najmensi pocet nezavislych zloZiek (nezavisla zlozka
nemusi byt’ vzdy totozna s chemickou latkou), v - pocet stupiiov volnosti sustavy. Stuperi
vol’nosti je pocet vnatornych premennych (teplota, tlak, zloZenie), ktoré sa méZu menit’ bez
toho, aby sa narusila rovnovaha stistavy.

Fazovy diagram sumarizuje graficky podmienky, pri ktorych st rozli¢né stavy latky
stabilné.

Najjednoduchsia heterogénna sustava je jednozlozkova sustava (s = 1, napr. voda).
Rovnovazne pomery v jednozlozkovej sustave vyjadrujeme plosnym fazovym diagramom
(obr. 5.23), ktory obsahuje tri krivky (krivku topenia k;, krivka sublimdcie ks a krivku
vyparovania k), ktoré oddel'uju tri oblasti (I - oblast’ tuhej fazy, |l - oblast’ kvapalnej
fazy, 11 - oblast’ plynnej fazy)

:Pg;[-‘ SRy 1,

0 TIK
Obr. 5.23 Fazovy diagram jednozlozkovej sustavy: I - tuhd latka, II - kvapalina, I11 - plyn,
ki - krivka tuhnutia, k, - krivka vyparovania, ks krivka sublimdcie, T - trojity bod, K -
kriticky bod
Mozu nastat’ tri pripady:

1. Sistavu tvori jedna faza (plyn, kvapalina alebo tuha latka), ¢o znamena, Ze ma
dva stupne volnosti (f = 1, s = 1, z rovnice (5.24) vyplyva v = 2). Vo fazovom
diagrame su jednofazové oblasti znazornené plochou. Ak ma sustava také p t
podmienky, ze sa vo fazovom diagrame (obr. 5.23) premieta do oblasti I, II,
alebo I11 (mimo kriviek), je to bivariantnd sustava.

2. Ststavu tvoria dve fazy a z rovnice (5.24) teda vyplyva, ze ma len jeden stupen
volnosti - je univariantnd (v = 1, t jednoznac¢ne urcuje p a naopak). Vo fazovom
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diagrame je takato sustava znazornena krivkami. Kazdy bod na krivkach k;, ks, k,
(obr. 5.23) vyjadruje taki kombinaciu p a t, kedy st prislusné fazy, ktoré krivka
oddel'uje, v rovnovahe.

Sistavu tvoria tri fazy a vtedy nema podl'a Gibbsovej rovnice ziaden stupeii
vol'nosti. Priesecnik kriviek ki, ks, Ky (T) vyjadruje taka kombinaciu p a t, pri
ktorej st v rovnovahe vSetky tri fzy - invariantnd sistava (f = 3, s = 1,

z rovnice (5.24) vyplyva v = 0). T sa nazyva trojity bod.
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6. CHEMICKE REAKCIE

Chemické reakcie st latkové zmeny, ktoré prebiehaju medzi prvkami a zlG¢eninami
ich vzédjomnym posobenim alebo tc¢inkom réznych druhov energii.
Pri chemickych reakciach zanikaju a vznikaju chemické vézby, dochadza teda
k zmenam v elektronovych obaloch atdémov. Pre kazda chemicku reakciu plati, Ze pocet
atomov prvkov vstupujucich do reakcie je rovnaky ako po reakcii a ich pocet sa vyjadruje
stechiometrickymi koeficientmi (stechiometrické koeficienty zaroven vyjadrujii pomery
medzi latkovymi mnozstvami reagujucich latok). Chemické reakcie mozno rozdelit’ podla
niekol’kych kritérii.
Rozdelenie chemickych reakeii podl'a chemickej podstaty:
e protolytické reakcie (vymena protonu medzi reaktantami),
e oxida¢no — redukéné reakcie (vymena elektronov medzi reaktantami),
e vylucovacie reakcie — vznika pri nich malo rozpustny alebo prchavy produkt,
e reakcie tvorby a rozkladu komplexu.

Rozdelenie podl'a energetickej bilancie:
e exotermické — pri reakcii sa uvolnuje teplo,

e endotermické — pre reakcii sa teplo spotrebovava.

Rozdelenie podla fazového charakteru reaktantov:
e homogénne,

e  heterogénne.

Chemické reakcie sa mozu v zasade Studovat’ z dvoch hl'adisk:
e 7z hPadiska termodynamického — sleduju sa energetické zmeny pocas reakcie,
e 7z hPadiska kinetického — sleduje sa priebeh chemickej reakcie v zavislosti od

¢asu, kone¢nym vysledkom je objasnenie reakéného mechanizmu.

6.1 Termodynamika chemickych procesov

Termodynamika Studuje energetické premeny vymenou tepla alebo prace, ktoré sa
udeju pri chemickych a fyzikalnych procesoch. Sledovanie vztahov pri vymene energie

daného systému s okolim pri procesoch umoznuje napr. predpovedat smer chemickej
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reakcie, urit’ zloZenie reakénej zmesi v stave rovnovahy, vypocitat’ a merat’ tepelné efekty
procesov ai.. V tejto kapitole sa budeme zaoberat’ vyuzitim poznatkov termodynamiky pri
chemickych reakciach. Preto je potrebné sa oboznamit s termodynamickymi zakonmi
a zakladnymi stavovymi veli¢inami a osvojit’ si niektoré¢ zdkladné pojmy.

Systém alebo sustava je vymedzena Cast’ priestoru oddelend od okolia myslenou
alebo skuto¢nou bariérou. AK si mdZe vymiedat’ s okolim energiu a latku, ide 0 otvoreny
systém. Uzavrety systém sSi Sokolim vymiena len energiu. Ak je systém izolovany,
nevymiefia si s okolim ani energiu ani latku. Systémy moézu byt homogénne alebo
heterogénne.

Aby bolo mozné sledovat’ zmeny v systéme, musi byt’ definovany vhodne zvolenymi
fyzikalnymi veli¢inami, ktoré su intenzimé, nezavislé od velkosti a hmotnosti systému
(teplota, tlak, zlozenie a pod.c aextenzitné, zavislé od hmotnosti a objemu (hmotnost,
energia, objem a pod.).

Ak v systéme prebicha vratny dej (reverzibilny), uskutociuje sa priamym i opaénym
smerom tak, aby sustava i okolie zostali v povodnom stave (napr. matematické kyvadlo).
Nevratny dej (ireverzibilny) je taky, ktory spOsobuje v systéme trvalé zmeny (napr.
fyzikalne kyvadlo). Energiu si systém s okolim vymietia formou tepla alebo prace.

Prdaca w je jednou z foriem, ktorou si systém modze vymiefiat’ energiu s okolim.
Existuje viac foriem prace:

- mechanickd prdca je definovana ako sila F potrebna na prenos telesa po drahe s:

w=F.s (6.1)
- elektrickd prdca je energia potrebna na prenos naboja z:
w=-z.F.E (6.2)

kde F- Faradayova konstanta, E - potencial, z - nabojové ¢islo
- objemovd prdca je energia potrebna na zmenu objemu systému V t¢inkom tlaku p:
w=pV (6.3)
Teplo Q — je druhou formou vymeny energie systému s okolim. M6zZe k nej dojst’ len
Vv pripade, ze medzi syst¢tmom a okolim je teplotny rozdiel. Ak maju rovnaku teplotu,
k vymene energie teplom nedochadza. Znamienko je uréené dohodou. Ak systém prijima
energiu teplom alebo pracou, obe veli¢iny maju kladné znamienko, t. j. +w, +Q. Ak systém

kona pracu a odovzdava teplo, maji znamienko zaporné, t. j. —w, -Q (obr. 6.1).
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Teplota okolia 25°C
Sipky naznacuju smer prudenia tepla

Obr. 6.1 Prudenie tepla zo systéemu — Q (B) a do systému +Q (C)

6.1.1 Prvy termodynamicky zakon

Aby sme mohli popisat tento zdkon, je nevyhnutné definovat vnitorni energiu
systému.

Vnutornd energia U je energia systému, ktora zavisi od jeho vnutorného stavu (od
teploty, tlaku, objemu, zloZenia a pod.), je to stavova veli¢ina. Napr. 1 mol vody ma pri
teplote 0 °C a tlaku 101,325 kPa ur¢iti hodnotu vnitornej energie, ktorej zmena nastane len
pri zmene vonkajSich podmienok. Do vnttornej energie je zahrnuta kineticka a potencialna
energia Castic a vézieb celého systému. Jej celkovi hodnotu nemozno absolutne zmerat), ale
mozZno odmerat’ zmeny vnatornej energie pri prechode zo stavu 1 (poc¢iato¢ného) do stavu 2
(kone¢ného):

AU =U, -U, (6.4)

Vnatorna energia systému sa meni, ked’ systém prijima alebo uvolnuje teplo

a prijima alebo kona pracu:

AU =Q+w (6.5)
Pri nekone¢ne malej stavovej zmene mozno napisat’:
dU =dQ+dw (6.6)

Rovnice (6.5) a (6.6) su vlastne matematickym vyjadrenim prvého termodynamického
zakona, ktory hovori, Ze nezalezi na tom, akou cestou presiel systém zo stavu 1 do stavu 2,
ale len od pociatoéného a kone¢ného stavu (nie je mozné zostrojit’ stroj - tzv. Perpetuum
mobile 1. druhu, ktory by konal pracu bez toho, aby mu bola dodavana energia zvonka).
Diferencial U je uplny, pretoZe je stavovou veli¢inou ajeho kruhovy integral

if du = 0. Energia systému moze byt zvy$ena dodanim tepla (Q > 0) alebo prace (w > 0)
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okoliu, ¢i znizena odovzdanim tepla (Q < 0) okoliu alebo vykonanim prace (w < 0). Ak ide

0 zmenu energie len odovzdanim alebo prijatim tepla teda w = 0, potom moZno napisat’.

AU =Q ©6.7)
Ak sa len vykona ¢i prijme praca, zmenu energie vyjadruje rovnica:
AU =w (6.8)

6.1.2 Entalpia

V beznych podmienkach prebichaju chemické reakcie pri  konstantnom
(atmosférickom) tlaku. Mnozstvo tepla pohlteného alebo odovzdaného pri reakcii sa
vypocita:

Q=AU —-w (6.9)

Rozdiel medzi vymenou energie teplom a pracou pri konstantnom vonkajSom tlaku
ilustruje obr. 6.2. Ak systému pozostavajucemu z nadoby s plynom s pohyblivym piestom,
dodame energiu formou tepla z okolia, zmeni sa tlak v nej a piest sa posunie silou F
smerom hore o vzdialenost’ s, ¢ize vykona pracu w =F . s (6.1), ¢o sa da vyjadrit’ vztahom

w= p.AV (6.10)
pretoze tlak je sila pdsobiaca na jednotkovi plochu. Pracu, ktora sa vykona nazyvame
objemova, pretoze sa zmeni len objem a tlak zostava stily. Mnozstvo tepla dodaného pri

konstantnom tlaku sa oznacuje ako entalpia:

H=U +pV (6.11)

hmotnost’

1+— piest

__t+— plyn

P
teplo

Obr. 6.2 Premena energie teplom a prdacou
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Odvodenie rovnice na vypocet entalpie je jednoduché, pretoze ak systém prechadza

Z pociatocného stavu U; do kone¢ného stavu U, pri stdlom vonkajSom tlaku, vysledna
hodnota entalpie sa bude rovnat rozdielu medzi kone¢nym (H, =U, +p,V,) a
pociatoénym (H, =U, + p,.V,) stavom:
H,-H, = (Uz + pZ'VZ)_(Ul + pl'\/l): (Uz _Ul)+(p2'v2 - pl'\/l)' Po tprave
dostaneme :

AH =AU +A(pV) (6.12)
Ak pouzijeme rovnicu prvého termodynamického zdkona (6.5) avieme, ze plati (6.10),
potom teplo mozno vyjadrit:

AU =Q—-p.AV = Q=AU + p.AV = AH (6.13)
Znamena to, ze ak systém nekona ind pracu pri konstantnom tlaku ako je expanzia, zmena

entalpie 4H sa rovna absorbovanému teplu.

Vicsina chemickych a inych reakcii prebieha pri normalnom tlaku, takze tlak mozno
povazovat’ za konStantny. Tepelné zafarbenie chemickych reakcii pri konStantnom tlaku
Studuje termochémia. VzhTadom na to, Zze reakéné tepld zavisia aj od skupenstiev
reagujucich latok, v termochemickych reakénych schémach musia byt uvedené ich
skupenské stavy.

Ak sledujeme tepelny efekt reakcie, mozu nastat’ dva pripady:

e teplo sa pri reakcii spotrebovava AH > 0, reakcia je endotermickd,
e teplo sa pri reakcii uvoltiuje AH < 0, reakcia je exotermickd.

Zakladom termochémie st dva termochemické zakony:

I termochemicky zdkon hovori, Ze entalpia reakcie prebichajucej pri konStantnom
tlaku je v jednom i druhom smere aZ na znamienko rovnakd, ako vidiet' z nasledujuceho
prikladu:

13 N, (plyn) + 3/2 H, (plyn) — NH; (plyn)  4H = - 46,1 kl.mol™*
NH; (plyn) — ¥ N, (plyn) + 3/2 H, (plyn)  4H = + 46,1 kl.mol™*

Il. termochemicky (Hessov) zdkon hovori, ze teplo (entalpia) spotrebované alebo
uvolnené pri reakcii nezavisi od spdsobu, akym reakcia prebehla, ale len od pociato¢ného
a kone¢ného stavu. Na obr. 6.3 je graficky vyjadreny Hessov zakon na priklade oxidacie
uhlika C na CO,. Z uvedeného prikladu je zrejmé, ze mnozstvo uvolneného tepla nezavisi
od mechanizmu, akym reakcia prebehla (t. j. ¢i prebehla priamo alebo cez ,,medzistupeni
CO0), ale len od pociatocného stavu energie reaktantov a kone¢ného stavu produktov.
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Obr. 6.3 Grafické vyjadrenie Hessovho zdkona
Hessov zakon plati pre vSetky reakcie a podobné deje (napr. skupenské premeny)

prebiehajtce pri konstantnom tlaku.

Ak prebiehaju reakcie pri Standardnych podmienkach (p = 101,325 kPa, T=298 K, n=1
mol), hodnoty A4H pre dané reakcie alebo iné deje (skupenské premeny) su uvadzané

Vv tabul’kach a oznacujt sa ako Standardné reakéné tepla alebo Standardné reakéné entalpie
AHozgg [Jm0|l]

Tepelna kapacita

Ak pri dodani tepla sustave nedochadza k chemickej ani skupenskej premene,
systém sa ohrieva. Teplo, ktoré je potrebné na zohriatie o 1°C (1 K) sa v takom pripade
oznacuje ako tepelna kapacita C, ktori vyjadrime rovnicou:

dQ

=— (6.14)
dT
Tepelna kapacita vztahujuca sa na jeden kilogram a oznacuje ako merna tepelna kapacita c:
=S (6.15)
m

kde m je hmotnost’ latky a jednotkou je J.kg.K™. Ak sa vztahuje tepelna kapacita na
jednotku latkového mnozstva 1 mol, nazyva sa molova tepelnd kapacita, alebo molové
teplo C,,.
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6.1.3 Druhy termodynamicky zikon, entrépia

Vsetky procesy, ktoré okolo nas samovolne (spontanne) prebiehaju, maju vzdy ten
isty smer, napr. teplo prechddza z teplejSicho telesa na chladnejSie, plyn pridi do miest
s nizSou koncentraciou, elektricky prad z miesta s vy$§im potencidlom do miest s niz§im
potencidlom a pod. Ak by sme chceli smer spontannych dejov zmenit, musime systému
dodat’ energiu. To nam napoveda, ze druhy termodynamicky zakon urCuje smer
prebiehajucich procesov. Na jeho struéné vyjadrenie existuje niekol'ko formulacii:

e Clausiova — teplo nikdy neméze prejst’ z chladnejSieho telesa na teplejsie.

e Planckova — nie je mozné zostrojit’ periodicky pracujtci stroj, ktory by nepretrzite
odoberal z tepelného zasobnika teplo a menil ho na rovnocennt pracu.

e S. Carnot na zaklade $tudia Gcinnosti tepelnych strojov, ktoré menia teplo na
mechanicku pracu sformuloval vetu, ktora hovori, Ze vratné stroje, ktoré pracuji
periodicky medzi tymi istymi teplotami, maji rovnaka G¢innost. Nevratné stroje

maju uéinnost’ vzdy mensiu.

Na vyjadrenie smeru spontdnnych dejov V izolovanej ststave bola zavedena nova stavova

veli¢ina entropia S, ktorej hodnota uréuje smer prebiehajtcich procesov :

Q

AS == (6.16)
T
Ak prebiehaju pri konstantnom tlaku, m6ze mat’ tvar:
AH
AS = — (6.17)
T

Entropia je tief mierou neusporiadanosti danej sustavy, rast neusporiadanosti
sustavy znamend rast entropie. VSetky samovol’né procesy prebiehaju v izolovanej
sustave vV smere rastu entropie, teda do stavu mensej usporiadanosti. Entropia podobne ako
entalpia je stavova funkcia, pre zmenu A4S plati:

AS =S, -8, (6.18)
kde S; a S, su entropie pociatocného a kone¢ného stavu.

Ako priklad mozno uviest rovnicu, ktora vyjadruje zmenu entropie pri fazovej
premene topenia F'adu. Entropia 1 mélu I'adu je pri 0° C a tlaku 101,325 kPa je 41 J.K™.
Rovnaké mnoZstvo vody pri rovnakych podmienkach ma hodnotu entropie 63 J.K™. Voda
je oproti 'adu menej usporiadany systém. Ak teplo potrebné na premenu 1 moélu 'adu ma
experimentalne ur¢enu hodnotu 6,0 kJ a tito hodnotu vydelime absoltitnou teplotou, pri
ktorej sa I'ad topi 273 K (0 °C), dostaneme hodnotu zmeny entropie:
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_AH 6,0.10°J
T 273K

ZvySenie entropie pri topeni adu vyplyva aj z rozdielu $tandardnych entropii vody S\(,)

AS =22J K™

aladu S;):
AS=5°-5°=63]K*-41JK*=22) K™

Na obr. 6.4 je graficky znazorneny vzrast entropie pri prechode latky z tuhého stavu do
menej usporiadaného kvapalného a plynného.

60 — -

Entropia vyparovania

kvapalina

Entropia flizie
tuha latka

Standardna entropia S / J/K/

| I \ \ |
0 100 200 300

Teplota /K/

Obr. 6.4 Hodnota entropie ldtky v réznych skupenskych stavoch pri zmene
teploty

Entropia je v priamej stvislosti s termodynamickou pravdepodobnostou W daného

stavu s ¢o najvacsou neusporiadanostou a plati Boltzmannov vzt'ah:

S=k.Inw (6.19)

kde k je Boltzmannova konStanta aje to podiel univerzalnej plynovej konstanty R

R
a Avogadrovej konstanty Na (k = N =1,380662. 102 J.KY).
A
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6.1.4 Gibbsova energia (vol’na entalpia)

Na vyjadrenie spontannosti deja zaviedol americky fyzik Willard Gibbs veli¢inu
Gibbsova energia G, ktorou sa smer spontannych dejov vyjadri kvantitativne pomocou
entropie a entalpie:

G=H-T.S (6.20)

Ak prebieha reakcia pri danom tlaku a teplote a z reaktantov sa tvoria produkty,
meni sa entropia A4S aj entalpia 4H systému azmenu Gibbsovej energie 4G mozno
vyjadrit’:

AG =AH -T.AS (6.21)

Ak po vypolte z uvedenej rovnice zistime, Ze AG < 0, vieme, ze reakcia bude
prebichat’ spontanne. Graficky je vyjadrena spontannost’ reakcie na obr. 6.5 A. Ak
Gibbsova energia produktov je vy$§ia ako reaktantov, t. j. 4G > 0, reakcia nebude
prebichat’ spontanne (obr. 6.5 B). V pripade, Ze reaktanty a produkty maju rovnakua
a pritom minimalnu Gibbsovu energiu 4G = 0 (poloha v minime kriviek na obr. 6.5 Aa 6.5

B), stistava je v stave termodynamickej rovnovahy.
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Pozn.:Termodynamické veliciny nemozno priamo merat, ale mozno ich vyjadrit vhodnymi
fyzikalnymi veli¢inami, ktoré sa merat daju a Z nich vyjadrime napr. Gibbsovu energiu.
Napriklad v galvanickom ¢lanku systém kond elektricki pracu W (prenos naboja) a mozno
Ju vyjadrit ako sucin preneseného naboja z, potenciilu E a Faradayovej konstanty. Ak

sustava kond alebo prijima pracu, prejavi sa to zmenou AG (AG =w = Z.F.E).
6.1.5 Treti termodynamicky zdkon

Treti termodynamicky zakon hovori, ze pri teplote 0 K maji dokonalé krystalické
latky hodnotu entropie 0, lebo dosahuju stav maximalnej usporiadanosti. So vzrastajicou

teplotou sa usporiadanost’ nari§a pohltenym teplom a entropia narasta podl'a rovnice:

ds =99 (6.22)

dT

Znamena to, ze entropia s teplotou narasta a pri fdzovej premene sa meni skokom ako

vidiet’ na obr. 6.4 a hodnoty entropie mozno vypo¢itat’ z nameranych entalpii.

6.2 Kinetika chemickych reakcii

Reakéna kinetika sa zaobera Stidiom casovych zmien chemickych reakcii
a rychlostami, akymi sa chemické reakcie dostant do rovnovazneho stavu. Casovy priebeh
reakcii nie je uréeny pociatonym a koneénym stavom ako to bolo v termodynamike, ale
zavisi od spdsobu ich uskuto¢nenia, teda od reakéného mechanizmu.

Chemické reakcie prebiehaju réznou rychlostou. Velmi rychle s reakcie medzi
jednoduchymi iénmi, pri ktorych sa nemeni oxida¢né ¢islo (napr. neutralizacia, vylucovacie
reakcie), pomalSie prebichaji napr. oxidac¢no-redukéné reakcie areakcie medzi
organickymi latkami.

Kinetiku chemickej reakcie najcastejSie vyjadrujeme pomocou rychlosti chemickej
reakcie a tzv. reakénej rychlosti.

Rychlost’ chemickej reakcie J je definovana ako ¢asova zmena rozsahu reakcie, t. .

Casova zmena latkového mnoZstva pripadajiaca na jednotkovy stechiometricky koeficient

dn.
(dg=="):

Hi
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d 1 dn,
J :—é::—.—' (6.23)
dt g, dt
kde ¢ - rozsah reakcie, u; — stechiometricky koeficient i-tej latky, n; - latkové mnozstvo i-tej

latky). Pre v8eobecnti chemick reakeiu, ktora prebicha pri stdlom objeme

aA+bB+...—> pP+0Q+...

mozno veli¢inu J na zaklade (6.23) vyjadrit’ rovnicou:

_ ldn(A)_ _1dn(P)_

= 6.24
a dt p dt (629

kde a, b ... p, q ... st stechiometrické koeficienty latok A, B ... P, Q ... Ak zmenu latkového
mnozstva dn (prislusnej latky) nahradime st¢inom V.dc (prislusnej latky), dostaneme
rovnicu (6.24) v tvare:

vnicu (6.24) vtv _ Vde(A)_Vde(P)

a dt 7 a dt (6.25)

V ststavach s konStantnym objemom sa Casto pouziva reakcénd rychlost’ Vi

(rychlost’ zmeny koncentrdcie) vztiahnutd na jednotku objemu, teda V; = \7 Reak¢éna

rychlost homogénnych reakcii v plynnom alebo kvapalnom stave sa teda uréuje ako zmena

koncentracie niektorej reakénej zlozky C; S ¢asom:
dc,
dt

Rychlost zmeny koncentracie je dand smernicou dotyCnice ku krivke zavislosti

(6.26)

koncentracie reakénej zlozky od ¢asu a je na obr. 6.6.

|
|
|
|
|
1
1
t

1 p -

Obr. 6.6 Grafické vyjadrenie reakénej rychlosti(C — koncentrdcia, t - ¢as)
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Rychlosti chemickych reakeii ovplyvituji mnohé Cinitele, z ktorych najpodstatne;jsie
st
*  koncentracia reagujucich latok,
- teplota,
*  pritomnost’ katalyzatorov.

6.2.1 Vplyv koncentracie na rychlost’ chemickych reakcii

Cim je vysSia koncentracia reagujicich latok, tym vys§i je podet zrazok ich astic,
tym je reakéna rychlost’ vyssia. Vyjadruje to Guldberg — Waagov zdkon uéinku hmotnosti:
Pri stdlej teplote je rychlost’ reakcie priamo umernd sucinu koncentrdcii reagujucich
latok.

Pre reakciu aA+bB <«>cC+dD je matematické vyjadrenie tohto zikona
nasledujuce:

v, =k,.ci.co (6.27)

v, =k,.ct.cd (6.28)
v; — reakéna rychlost’ reakcie v smere vzniku produktov a v, — reakéna rychlost’ v opa¢nom
smere, k — koeficient umernosti - rpchlostnd konstanta udava rychlost’ zmeny koncentracie
pri jednotkovej koncentracii vychodiskovych latok. Exponenty a, b, ¢, d v rovniciach
(6.27) a (6.28) sa priblizne sa zhoduji so stechiometrickymi koeficientmi uvazovanej
chemickej reakcie (a, b, c, d).

6.2.2 Vplyv teploty na rychlost’ chemickych reakeii

Vplyv teploty na rychlost’ chemickej reakcie je vyrazny. Vzrast teploty zvySuje
rychlost’ pohybu Castic reaktantov a teda i pravdepodobnost’ ich zraZok. Podl'a toho by mala
rychlost’ rast’ linearne, ale rastie exponencialne. K reakcii vSak dochadza len vtedy, ak
maju reaktanty ur¢ity minimalny obsah energie, ktory sa nazyva aktivaénd energia E,. AK
sa zrazia Castice s aktiva¢nou energiou, ich zrazka sa stava #céinnou zratkou. Fyzikalny
princip aktiva¢nej energie je zobrazeny na obr. 6.7.

Pri kazdej teplote je definovany zlomok z celkového poctu molekul, ktoré ju maju,

ato podmieniuje pocet uéinnych zrazok. Zlomok je podla Statistickej mechaniky uréeny
Ea

vyrazom € T kde e — zaklad prirodzenych logaritmov, E, — aktivatna energia, T teplota

[K], R — univerzalna plynova konstanta.
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Ak pri chemickej reakcii je Zcelkovy pocet zrazok a P pravdepodobnostny
(stericky) faktor, potom reaként rychlost’ pre jednotkové koncentracie reaktantov k (t. j.

rychlostnt konstantu) vyjadrime Arrheniovou rovnicou:

T (6.30)

energia

A+B

reaktanty

produkt

priebeh reakcie

Obr. 6.7 Schéma priebehu chemickej reakcie a aktivacnej energie

Arrheniova rovnica vyjadrena v logaritmickom tvare (ak za su¢in P.Z dosadime A ako

frekvenény faktor) je:
Ea

logk = log Ae RT (6.31)

Na obr. 6.8 st znazornené distribuéné krivky molekil s pozadovanou aktivaénou

energiou, ktorych rychlost’ pohybu je dana teplotou. S narastajiicou rychlostou pohybu

narasta i pravdepodobnost’ u¢innych zrazok.

>

3

nizka teplota

stredna teplota
Obr. 6.8 Prerozdelenie poctu molekul
vysoka teplota s danou aktivacnou energiou pri réznej
teplote

pocet molektl s danou energiou

kineticka energia—

o
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6.2.3 Vplyv katalyzatorov na rychlost’ chemickych reakecii

Katalyzatory st latky ovplyviiujice rychlost chemickych reakcii. Pozitivne
katalyzatory reakciu urychl'ujt, negativne katalyzatory — inhibitory - reakciu spomaluju.

Katalyzatory sa reakcie aktivne z(¢asthuju, ale sa nespotrebovavaju, t. j. po reakcii
zostavajui v nezmenenom mnozstve.

Priebeh reakcie bez katalyzatora m6zno vyjadrit’ rovnicou:

A+Bo A...BoP
Po pridani katalyzatora K do tej iste reakcie vznikd medziprodukt A...K....B a v dalSom
kroku kone¢ny produkt P:
A+B+K e A.LK.BeP+K

Fyzikalny princip katalyzy spociva vzmene aktivacnej energie potrebnej na tvorbu
medziproduktu za ¢asti katalyzatora . Ak ide o pozitivny katalyzator, aktiva¢na energia sa

znizuje (obr. 6.9), naopak pri pouziti inhibitora sa zvySuje.

\E

aktivaéna energia bez
pritomnosti katalyzatora

aktivaéné energie
pri tvorbe
medziproduktov
katalyzy

reaktanty

AH

obidvoch
reakcii

produkty

Obr. 6.9 Priebeh reakcie bez katalyzdtora s pozitivaym Katalyzdtorom
(s tromi medzistupnami)

Katalyza sa vyuziva pri vyrobe roznych produktov, pretoze okrem urychlenia reakcie

znizuje energetickli narocnost vyroby. Inhibitory sa pouzivaji na zniZenie rychlosti

neziaducich procesov, napriklad kordzie.
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6.3 Chemicka rovnovaha a rovnovazna konStanta

Kazda chemicka reakcia prebieha v smere vzniku produktov, ale aj opacne, v oboch
smeroch vSak ma za danych podmienok rdznu rychlost. V niektorych pripadoch
koncentracia vychodiskovych zlucenin pri reakcii sa rychlo znizuje arychlost’ reakcie
Vv opatnom smere je takmer zanedbatelna, vtedy sa reakcia prakticky pokladd za
jednosmernil. VS§eobecne mozno chemicku reakciu vyjadrit’ rovnicou:

aA+bB+...<> pP+0Q+...
Ak reakcia za danych podmienok prebieha samovolne, ¢asom sa dostava do stavu
rovnovahy, ¢o znamena, ze rychlost’ v oboch smeroch reakcie je rovnakd, v, = v,. Podl'a
matematického vyjadrenia Guldberg - Waagovho zakona (6.27) a (6.28) potom bude
platit’:
k,.ci.Ca... = k,.ch.Cd.... (6.32)
Rovnovazny stav danej chemickej reakcie vyjadruje rovmovdina konstanta K. Jej

matematické vyjadrenie ziskame Gpravou rovnice (6.32):
P~
K, :ﬁ:—CZ'C‘j"" (6.33)
K, CupCq....

K¢ je zavisla od teploty a tlaku, pri ktorych sa reakcia uskutociiuje. Ak hodnota
K¢ >> 1, znamena to, Ze stav rovnovahy je vel'mi posunuty v prospech vzniku produktov
a reakcia v opa¢nom smere je vel'mi pomala. V pripade hodnoty K, << 1 je rovnovazny stav
posunuty na stranu reaktantov, takze vznikd malé mnozstvo produktov. Priddvanim alebo

odoberanim reagujtcich latok mozno podporit’, ¢i obmedzit’ niektory smer reakcie.

Termodynamicka stranka chemickej rovnovahy

Ak na vyjadrenie rovnovazneho stavu vyuZzijeme termodynamické veliCiny, ur¢ime,
akym smerom sa reakcia samovolne uskutocni pri definovanych podmienkach (teplota,
tlak, koncentracia). Pre zmenu Gibbsovej energie, ktord vyjadruje schopnost’ reakénej

ststavy vykonat alebo prijat’ pracu, plati:

CH Lo

AG, =AG] +RT.In——
CrCpae

(6.34)

kde 4G,° — standardna zmena Gibbsovej energie (vietky reagujtice latky st v §tandardnom

stave). V stave rovnovahy AG, = 0, mozno rovnicu napisat’ v skratenom tvare:

103



0 Cc .cg.... o
AG) =-RT.In| —2=| = AG’=-RT.IK, (6.35)
B

p
P
a
C,.Cqr....
A rovn

Takze ak sa rychlosti reakcii vyrovnajii, znamena to, ze prijata i odovzdana préca sustavy je
rovnaka a plati:

AG; = 0 reakcia je v stave termodynamickej rovnovdhy

AG, <reakcia prebieha zl’ava doprava v prospech produktov

AG; > reakcia prebieha sprava dolava v prospech reaktantov

AG; je ¢iselnou mierou afinity chemickej reakcie a jej znamienko udéva smer, ktorym

reakcia v sustave samovol'ne prebehne.
6.3.1 Princip pohyblivej rovnovahy

Rovnovaha chemického deja sa zachovava, ak sa nemenia vonkajsie podmienky. V
opacnom pripade sa porusi a v sustave za¢nu prebichat’ zmeny veduce k vytvoreniu novej
rovnovahy za zmenenych podmienok.

Smer, v ktorom sa rovnovaha posunie pri zmene vonkaj$ich podmienok, vyjadruje
princip pohyblivej rovnovihy, ktory vyslovili H. Le Chatelier a K. F. Braun (1884):
PoruSenie rovnoviahy sustavy vyvolané zmenou vonkajSich podmienok (teplota, tlak,
koncentrdcia reaktantov) sposobuje v sustave zmeny, ktorymi sa sustava usiluje zamedzit’

udinku tohto pdsobenia.

ZvySovanie teploty posuva rovnovahu endotermickej reakcie na stranu jej
produktov. Pri exotermickych reakcidch ma zvySovanie teploty opacny efekt a rovnovaha
sa postiva v smere k reaktantom.

Rovnovahu ovplyviiuje aj zmena koncentracie reaktantov - zvysenie (zniZenie)

koncentracie reaktantu vyvola zvysSenie (znizenie) koncentracie produktu.

Dolezitym dosledkom principu pohyblivej rovnovahy je vplyv tlaku na chemicka
rovnovahu v plynnych sustavach. ZvySenie tlaku postiva rovnovahu na stranu produktov ak
ide o reakcie, pri ktorych sa celkové latkové mnozstvo zmenSuje (t. j. klesa objem).
Prikladom mdze byt reakcia:

N, +3H, <> 2NH,
1 mol 3moly 2 moly
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Teda zvySovanie tlaku postva reakciu v prospech amoniaku, zniZzovanie tlaku spdsobuje
jeho rozklad na dusik a vodik.

Ak pri reakcii celkové latkové mnozstvo rastie (t. j. rastie objem), zvySenie tlaku
postva rovnovahu v smere K reaktantom, napr. pri reakcii:

NH,Cl <> NH , + HCI

1 mol Imol  1mol
Ak sa celkové latkové mnozstvo nemeni (nemeni sa objem), tlak nema vplyv na
rovnovahu, napr.:

H, +Cl, <> 2HCI
I mol 1mol 2 moly
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7.  ROZTOKY

Roztok je homogénna sustava (zmes) zloZend 7 najmenej dvoch zloZiek, ktorych
pomer sa moéZe v urcitych medziach plynule menit’. Zlozkami roztoku st rozpustadlo
arozpustné latky. Rozpustadlom oznacujeme spravidla ti latku, ktora je v porovnani
s ostatnymi latkami v nadbytku.

Roztok moze byt v plynnom, kvapalnom (napr. roztoky soli) a tuhom skupenstve
(napr. zliatiny). Plyny sa navzajom vzdy dokonale mie$aju, ¢im vytvaraju homogénnu
plynna zmes — plynny roztok (napr. vzduch, propan — butan). Kvapaliny mo6zu byt alebo
neobmedzene mieSatelné napr. (voda a etanol), alebo mieSateI'né len CiastoCne, takze
vytvaraju dve oddelené fazy s odliSnym zloZzenim (napr. voda a dietyléter), pripadne
prakticky nemieSatel'né (napr. voda a sirouhlik). Vzajomna rozpustnost’ kvapalin zavisi od
stdrznych sil medzi ich molekulami, ako aj od teploty a tlaku. Kvapalné roztoky vznikaju
tiez rozpustanim tuhych latok alebo plynov v kvapalinach. Tuhé roztoky vznikaju

rozpustanim plynov, kvapalin alebo tuhych latok v tuhych latkach.

Podra velkosti ¢astic rozptylenych v rozpustadle rozliSujeme:
e  Pravé roztoky — rozpustena latka je rozptylena na jednotlivé molekuly, iény
(Castice < 1 nm).
o Nepravé roztoky (koloidné roztoky, mikroheterogénne zmesi) — rozptylent
zlozku tvoria zhluky molekul, makromolekuly alebo iné Castice s vel'kost'ou
1 - 100 nm (niekedy sa udava hranica 500 nm).

Pozn.: V tejto kapitole sa budeme zaoberat len kvapalnymi roztokmi, v ktorych su

rozpustené neprchavé latky.

Rozpustadla rozdel'ujeme na dve zakladné skupiny:

e Nepolirne (neasociované) rozpustadla pozostavaju z jednotlivych
molekul, ktoré maji vel'mi maly alebo nulovy dip6élovy moment, pdsobia
medzi nimi slabé medzimolekulové pritazlivé sily (napr. benzén, CCly,
CS,). Dobre sa v nich rozpustaju latky s nepolarnymi molekulami (t. j. s
nepolarnymi kovalentnymi vézbami medzi atdbmami)

o Polirne (asociované) rozpustadld pozostavaju z polarnych molekual s
velkym dip6lovym momentom), ktoré st navzajom viazané pomerne
silnymi sudrznymi silami (napr. H,0). Rozpustaji sa v nich zluceniny s

i6novymi a kovalentnymi polarnymi vézbami (polarne molekuly).
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Proces rozpustania je samovolny a prebicha vtedy, ak zmieSanim ziska sfstava
vicsiu stabilitu ako je stabilita povodnych Cistych latok.

Koneénym stavom procesu rozpustania je roztok, ktory ma v celom objeme rovnaké
zlozenie. Ak priddme do roztoku dals$i podiel rozpustanej latky, resp. rozpustadla,
samovolne sa vyrovna koncentracia a ustali sa novy rovnovazny stav. Samovolne
prebiehajuci prechod rozpustenej latky z miest s vySSou koncentraciou do miest s nizSou
koncentraciou nazyvame difuizia. Difuzia prebieha az do vyrovnania koncentracii v celom
objeme roztoku do ustalenia rovnovahy.

Rozpustanie je zlozity fyzikalno-chemicky dej, Casto sprevadzany vyraznym
tepelnym efektom (napr. NaOH + H,O - zahriatie, NH;NO3 + H,O - ochladenie), zmenou
farby (napr. CuSO,4 + H,0), niekedy objemovou zmenou.

Tepelné javy pri rozpastani tuhej latky v kvapaline savisia s jeho priebehom v dvoch
fazach. V prvej faze sa 0¢inkom rozpGstadla rozpada Struktira rozpustanej latky
a uvolnené castice (i6ny, molekuly) vstupuji do roztoku. Je to endotermicky dej, prijaté
teplo zodpoveda mriezkovej energii, AH; > 0. V druhej faze dochadza k reakcii molekul
rozpustadla s ionmi (molekulami) rozpustenej latky, t. j. Castice rozpustenej latky sa
obklopia molekulami rozpustadla. Tento proces sa nazyva solvatdicia (ak je rozptstadlo
voda - hydratdcia). Dochadza pri tom k uvolfiovaniu tepla, (ktoré zodpoveda hydratacne;j
energii), je to exotermicky dej, AH, < O.

Vysledné rozpustacie teplo Qo je dané sictom tepla prijatého pri rozpade
Struktiry (AH;) a uvolneného pri hydratacii alebo solvatacii (AH,):

Qrozp =AH; +AH, (7.1)

Ak prevlada spotreba energie pri rozpade Struktiry, rozptstanie je endotermicky
dej, Qrozp > 0. Ak prevlada uvoltiovanie energie pri solvatacii (hydratacii), rozpustanie je

exotermicky dej, Qrozp< 0. AK Qrozp = 0, rozpustanie je bez vysledného tepelného efektu.

7.1 Rozpustnost’ latok a krivky rozpustnosti

Latku mozno v rozpustadle rozpustat' pri stalych podmienkach len do urcitého
medzného zloZenia roztoku, pri ktorom je roztok nasyteny. Nasytenym roztokom nejakej
latky rozumieme taky roztok, ktory je v dynamickej rovnovahe s tuhou fazou rozpustnej
latky (t. j. za jednotku Casu sa rozpusti také isté mnoZstvo latky, aké sa jej opat’ z roztoku

vylagi). Zlozenie nasyteného roztoku udava rozpustnost’ prislusnej latky v danom
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rozpustadle. Rozpustnost’ sa vac¢sinou udava hmotnost'ou rozpustenej latky v gramoch na
100 g rozpustadla (alebo na 100 g roztoku).

Rozpustnost’ zavisi od chemickej Struktary latky, od charakteru rozpustadla a od
teploty. Rozpustnost’ tuhych latok v kvapalindch zavisi od teploty podla toho, ¢i je
rozpustanie exotermicky alebo endotermicky dej:

ak je rozpustanie endotermicky dej t. j. Qo > 0, rozpustnost’ rastie s teplotou
(napr. NH4NO3, KNO3,),

ak je rozpusStanie exotermicky dej Qo < 0, rozpustnost’ klesa s teplotou (napr.
NaOH, Ca(OH),),

ak je rozpuStanie bez vyrazného tepelného efektu (alebo so zanedbatenym
tepelnym efektom Qrozo = 0, rozpustnost nezavisi od teploty (napr. NaCl, KCI).

Zavislost’ rozpustnosti od teploty sa graficky vyjadruje krivkami rozpustnosti (obr.
7.1)

100 |

=]
(=]
1

60 +

g latky v 100g H,0

0 20 40 60 80 100 4 0c)

Obr. 7.1 Krivky rozpustnosti niektorych latok

7.2 Vlastnosti zriedenych roztokov

Ak rozpustime v kvapalnom rozpustadle niektora neprchavi latku, bude vysledny
tlak pary roztoku podmieniovany len parcialnym tlakom pary rozpustadla. Rozpustenim
neprchavej latky sa znizi zastipenie molekul prchavého rozpustadla v jednotke objemu
atym sa zmensi aj pocet molekul, ktoré za jednotku casu unikaju z kvapalnej fazy do

plynnej. V dosledku toho sa rovnovaha medzi kvapalinou a parou ustali uz pri mensom
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tlaku pary. Z toho teda vyplyva, Ze tlak nasytenej pary rozpustadla nad roztokom musi
byt’ vidy mensi nef nad Cistym rozpust'adlom (obr. 7.2).
p »
[Pa] rozpustadlo
1. roztok
2, roztok

T, T [K]
Obr. 7.2 Krivky vyjadrujuce zavislost tlaku nasytenych par od teploty pre rozpustadlo

a dva roztoky s réznym obsahom rozpustenej neprchavej latky.
Pri teplote T, plati po > p1 > p».

7.2.1 Raoultov zakon a jeho dosledky

F.M. Raoult (1886) pokusne dokazal pre zriedené roztoky, ze znizenie tlaku pary Ap
nad roztokom je priamo umerné moélovému zlomku rozpustenej latky B, Xg:

Ap = po-n—B = Po-Xg (7.2)
n, +nNg

kde po je tlak pary ¢istého rozpustadla, n, — latkové mnozstvo rozpustadla a ng — latkové
mnozstvo rozpustenej latky B.

So zniZzenim tlaku pary pri roztokoch neprchavych latok priamo suvisi zvySenie
bodu varu tychto roztokov v porovnani s bodom varu ¢istého rozptstadla (obr. 7.3).

Pokusne sa zistilo, Ze zvysenie bodu varu AT, zriedenych roztokov je priamo Gmerné
molalite rozpustnej latky, Cp:

AT, =E.C

\

(7.3)

m
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Konstanta Gmernosti E je tzv. ebulioskopickd konstanta, ktora je charakteristicka pre
rozpustadlo a znamend zvySenie bodu varu roztoku, ak je molalita rozpustenej latky

jednotkova.
A~
[Pa] rozpustadlo
1. roztok
/2. roztok
Rtm

v T T2 TIK
Obr. 7.3 Krivky vyjadrujuce zavislost tlaku nasytenych par od teploty pre
rozpustadlo a dva roztoky s réznym obsahom rozpustenej neprchavej latky. Pri
tlaku Patm plati TVO > TV]_ > TV2

0 T T

Désledkom zniZenia tlaku pary nad roztokom je tiez zniZenie bodu tuhnutia roztoku
V porovnani s bodom tuhnutia ¢istého rozptstadla (obr. 7.4). Znizenie bodu tuhnutia AT,
tak isto ako zvysenie bodu varu AT,, je tmerné molalite rozpustenej latky Cp:

- AT, =K, (7.4)
K je tzv. kryoskopickd konstanta, charakteristickd pre rozpustadlo a znamend znizenie
bodu tuhnutia roztoku pri jednotkovej molalite rozpustenej latky.

Tretim dosledkom zniZenia tlaku nasytenej pary nad roztokom su osmotické deje -
osmoza. K osmoze dochadza, ak je roztok oddeleny od ¢istého rozpustadla polopriepustnou
(semipermeabilnou) membranou, ktorej otvory su také malé, ze prepustaju len molekuly
rozpustadla, nie vSak molekuly rozpustenej latky (napr. celofanova folia). Osmoézu
pozorujeme tiez v pripade, ak s polopriepustnou membranou oddelené dva roztoky
s roznou koncentraciou.

Pri osmoze prechddzaju molekuly rozpustadla cez membrdanu z rozpust’adla do
roztoku alebo 7 menej koncentrovaného roztoku do koncentrovanejSieho (obr. 7.5).

Z termodynamického hladiska je osmoéza dosledok snahy po vyrovnani tlaku par nad
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roztokom a ¢istym rozpustadlom (alebo dvomi rozne koncentrovanymi roztokmi). Osmoza
sa zastavi vtedy, ked’ hydrostaticky tlak roztoku dosiahne ur¢iti hodnotu, nazyvanu
osmoticky tlak (m) a dojde k rovnovahe osmdozy, t. j. cez membranu prejde obidvomi
smermi za ¢asovu jednotku rovnaky pocet molekul rozpustadla.

rozpustadlo

P roztok
[Pa]

atm

T, T

n o TIK]

Obr. 7.4 Fazovy diagram rozpustadla (H,0) a roztoku s vyznacenim teplét
tuhnutia pri tlaku pam

Osmoticky tlak je uréeny vonkajsim tlakom, ktorym sa musi pdsobit’ na roztok, aby
sa zabranilo osmoéze (t. j. vznikaniu rozpus$tadla do roztoku). Vyjadrujeme ho van't
Hoffovou rovnicou osmotického tlaku:

7 =CRT (7.5)
kde ¢ — koncentracia roztoku, R — mélova plynova konstanta, T — absolutna teplota. Tato
rovnica vyjadruje tzku stvislost medzi chovanim sa idealneho plynu a idedlneho

(zriedeného) roztoku.

polopriepustna
membrana

Obr. 7.5 Zndzornenie osmozy
a osmotickej rovnovahy NaCl

+H,0
HO

osmoza osmoticka
rovnovaha
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7.3 NajbeznejSie sposoby vyjadrenia zloZenia roztokov

Hmotnostny zlomok latky A (wa) - podiel hmotnosti (ma) rozpustenej latky a hmotnosti
roztoku (Mg ). Hmotnost' roztoku (Mg ) je siétom hmotnosti rozpustenej latky (ma) a

rozpustadla (mg):

w, =— (7.6)

Sugin W,.100 vyjadruje hmotnostné percenta latky A v roztoku.

Objemovy zlomok latky A (p,) - podiel objemu rozpustenej latky (V,) a objemu roztoku
(Vo):

Op =5 (7.7)

Sugin @,.100 vyjadruje objemové percenté latky A v roztoku.

Koncentrdcia latkového mnoZstva cp — podiel latkového mnoZstva rozpustenej latky (na) a
objemu roztoku (Vg ):

n, 3
Cp =— [mol.dm™] (7.8)
Vo
Molalita ¢, — podiel latkového mnozstva rozpustenej latky (na) a hmotnosti rozpustadla
(Mg):

_ nA -1
C,, =— [mol.kg™] (7.9)
mR

Pozn.:Namiesto vyjadrenia , koncentrdcia roztoku je xy mol.dm®“ sa casto pouziva
formulacia ,,roztok je xy molarny * (zapise sa xy M).

Mélovy zlomok x; udava pomer medzi latkovym mnozstvom urditej zlozky roztoku (zmesi)
a suctom latkovych mnozstiev vSetkych zloziek sustavy. Ked je v sustave obsahujtcej g

zloziek n; mélov latky i, mélovy zlomok latky i je dany vztahom:

X = n; __ 0 (7.10)
ong+n, 4, &
n
2

Sucet moélovych zlomkov vSetkych zloziek ststavy sa vzdy rovna jedne;j.
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ZmieSavacie rovnice
A) MWy + Ma.Wy = M3.W3 m;=m; + my
m,, m,, ms - hmotnosti roztokov
W1, Wy \W3 — hmotnostné zlomky rozpustenej latky
B) V1.C1 + Vo.C = Va.C3 V3=V, +V,
V4, Vs, V3 - objemy roztokov
C1, Cy, C3 - koncentracie
ZmieSavacie rovnice pouzivame aj pri riedeni roztokov vodou, pre vodu plati W0 = 0,
Chzo = 0. Rovnice potom nadobudnii tvar:
MWy = M3.W3 My=m; + Muso
Vi.c1 =Vs.C3 V3=V + Vo
Pri odparovani vody z pévodného roztoku tiez vyuzijeme zmieSavacie rovnice (Wypo = 0,

Choo = 0) a Vv tomto pripade bude platit:

MWy = M3.Ws M3 =My - Myo
Vi.c1 =Vs.C3 V3=Vi - Vo

Ak pridavame do roztoku tuhu latku (W, = 1), zmieSavacia rovnica bude:
MWy + My, = M3.Ws ms=m; + m,
MWy + My = M3.Ws ms=m; + m,
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8. ELEKTROLYTY

Pojem elektrolyt sa pouziva v dvoch vyznamoch. Oznacuje sa nim zlizéenina, ktord
sa pri rozpustani rozkladd na iény (ionizuje, disociuje) a tieZ roztok obsahujici iény,
ktorych pritomnost’ sposobuje jeho elektricku vodivost’.

Proces, pri ktorom sa ionova alebo kovalentna polarna zlucenina rozklada
posobenim polarneho rozptstadla (najéastejSie vody) na iony, sa nazyva elektrolyticka

disocidcia (ionizdcia).

8.1 Mechanizmus procesu ionizacie, slabé asilné
elektrolyty

Pri styku krystalu ionovej zlu€eniny S polarnym rozpustadlom sa zoskupuju okolo
ionov na povrchu krystalu polarne molekuly rozpustadla tak, ze kladné pdly dipdlov
vyhl'adévaju blizkost’ aniénov a zaporné poly sa sustreduju nad kationmi. Tym su idny
elektrostaticky pritahované smerom von od povrchu iénového krystalu, v dosledku ¢oho sa
pritazlivé sily medzi i6onmi podstatne oslabuji. Len ¢o sily pritahovania molekul
rozpustadla a idnov prevladaji nad vizbovymi silami i6nov v krystalovej Struktare, krystal
sa rozpada a i6ny prechadzaju do roztoku (obr. 8.1).

Obr. 8.1 Zndzornenie elektrolytickej disocidcie ionového krystalu (NaCl)
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Vo vode vsak neionizuju len typicky i6nové, ale aj molekulové zlt¢eniny, ak st ich
molekuly dostato¢ne polarne. Dip6ly rozptistadla, ktoré sa pritiahnu ku koncom polarnej
molekuly ju deformujii a zapri¢inuju oddialenie jej polov, takze molekula sa v dosledku
toho napokon rozpadne na jednotlivé iony.

Vychadzajic z naznacenych predstav, ahko pochopime, preco polarne rozpustadla
dobre rozpustaju idnové a polarne zluCeniny a zle nepolarne, pripadne malo polarne
zliceniny. Sucasne je zrejmé, Ze pri ionizacii sa budu Stiepit’ prednostne tie vazby, ktoré su
v danej zluCenine najpolarnejsie. Preto napr. hydroxid draselny KOH sa ionizuje na K+
a OH’, kym kyselina dusi¢nd HNOs, i ked obsahuje skupinu OH, ionizuje sa na H" a NO3".
Je to tym, ze uCinkom vody sa Stiepi vzdy najpolarnejSia vézba, a tou je pri KOH vizba
medzi atomom draslika a kyslika, ktord je prakticky i6nova, kym v HNO; viazba medzi
atdmom vodika a kyslika, ktora je vzh'adom na §truktiru tejto molekuly silne polarizovana
smerom Kk atomu kyslika. Z toho ndzorne vyplyva, aky podstatny vplyv ma chemicka
Struktira elektrolytov na charakter ich ionizacie, ateda aj na ich chemické vlastnosti
v roztokoch.

Po uvolneni zkrystalu, pripadne po vytvoreni z molekuly, su iony ihned” zo
vSetkych stran obalené istym poctom molekal rozptstadla; tento dej sa oznaluje ako
solvatacia. Ak je rozpustadlom voda, hovori sa o hydratdcii. Hydratacia ma podstatny
vplyv na mnohé vlastnosti idonov vo vodnych roztokoch. Uvolfiuje sa pri nej velké
mnozstvo tepla, oznaCovaného ako hydrataéné, ¢im sa zlahcuje alebo dokonca vobec
umoznuje rozpustanie latky, ktoré samo osebe je dej endotermicky. Hydratacia sucasne
stabilizuje i6ny v roztoku tym, Zze im zabraiiuje znovu sa spojovat’ do Struktary krystalu,
pripadne molekdl. Na postdenie miery ionizicie latok v roztokoch zaviedol Arrhenius
ionizacny stuper o

o = (nAB )dis (8.1)

N g
kde AB — latka, ktora uc¢inkom H,O (polarneho rozpustadla) ionizuje, (Nag)gis — latkové
mnozstvo ionizovaného elektrolytu, Nag — celkové latkové mnozstvo elektrolytu AB.

Podl'a hodnoty ioniza¢ného stupnia o triedime elektrolyty na silné a slabé. Silné
elektrolyty su v roztoku vzdy tplne ionizované aj pri vysokych koncentraciach (a = 1).
Slabé elektrolyty su len Ciastocne ionizované (a < 1), pri danej teplote sa vzdy ustali
rovnovaha medzi i6bnmi a neionizovanymi molekulami v roztoku. Hodnota ioniza¢ného
stupiia slabého elektrolytu zavisi od teploty a koncentracie (pri danej teplote a rastie
s poklesom koncentracie).
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8.1.1 Slabé elektrolyty

V roztoku slabého elektrolytu AB sa pri danej teplote ustali rovnovaha medzi i6nmi

a neionizovanymi molekulami:

AB— A" +B-
Podl'a Guldbergovho -Waagovho zikona mozno rovnovaznu konstantu tejto reakcie
vyjadrit’:
c,..C.
K=-A_8 (8.2)
Cre

kde C At @ CB’ su koncentracie kationov a aniénov, Cag je koncentracia neionizovanych

molekul a rovnovazna konstanta K je ionizacna (disociaéna) konstanta slabého elektrolytu
AB pri danej teplote.
Ak je cap koncentracia elektrolytu AB aa jeho ionizany stupenl pri tejto

koncentracii, potom C,g.&f je rovnovazna koncentrdcia katidnov a aniénov
a Cpp .(1—(1 ) rovnovazna koncentracia neionizovaného elektrolytu. Dosadenim tychto

vztahov do rovnice (8.2) dostaneme vyraz:

2
K _ S

l-«a
Rovnica (8.3) vyjadruje tzv. Ostwaldov zried’ovaci zdkon, ktory udava zavislost
ioniza¢ného stupna a od koncentracie Cpg elektrolytu AB v roztoku. KedZe hodnota

(8.3)

ionizac¢nej konStanty Ksa pri danej teplote nemdze zmenit, musi sa pri znizeni

koncentracie Cag zvysit hodnota ioniza¢ného stupna a.
8.1.2 Silné elektrolyty

Pre silné elektrolyty, ktoré su v roztoku vzdy tplne ionizované (aj pri vysokych
koncentraciach), Ostwaldov zriad'ovaci zakon neméze platit. Tak isto ioniza¢na konStanta
a ionizac¢ny stupei stracajii svoj povodny vyznam.

Znizenie osmotického tlaku, ako i pokles elektrickej vodivosti, ktoré nastavaju
v roztokoch silnych elektrolytov pri zvySovani ich koncentracie, nesuvisi s netplnou
ionizaciou, ako to vysvetloval Arrhenius, ale so vzajomnym silovym pdsobenim medzi
elektrickymi nabojmi i6nov. Kazdy i6n pritahuje iony opacne nabité a odpudzuje stthlasné
iony, takze v okoli kazdého i6nu je vacsi pocet id6nov s opaénym znamienkom. Iony sa

takto navzajom silovo ovplyviiuju aich volna pohyblivost' je tym obmedzend, ¢o sa
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prejavuje zmenSenim ich Gcasti na prenose elektriny roztokom. Podobne i pre vlastnosti,
ktoré zéavisia od poctu Castic v roztoku (osmoticky tlak a pod.), nie sii smerodajné vsetky
pritomné i6ny, ale len ich urcity podiel, ktory je dany mierou vzajomného medziidonového
pdsobenia.

Z tychto pri¢in sa pre silné elektrolyty (pri vysokych koncentraciach) namiesto
skutonych koncentracii zavadzaju isté ,,0¢inné” koncentracie elektrolytov, ktoré urcuju
vsetky zakladné vlastnosti roztokov a oznacuju sa ako aktivity (aktivne koncentrdcie).

Aktivita rozpustenej latky AB, aag sa vypocita z jej koncentracie Cag vyndsobenim
prisluSnym aktivitnym koeficientom fxg ktory sa moze zistit' experimentalne alebo
vypoctom; plati teda:

Qpg =Cpp-fhs (8.4)

8.2 Kyseliny a zasady

8.2.1 Arrheniova tedria kyselin a zasad

Arrheniova teéria je jednou zprvych tedrii kyselin azasad. Jej platnost’ je
obmedzena len na vodné roztoky. V zmysle tejto tedrie je kyselina zliéenina, ktord sa vo
vodnom roztoku ionizuje za vzniku vedikovych kationov H’, zdsada je zlii¢enina, ktord sa
ionizuje za vzniku hydroxidovych anionov OH'. Napriklad kyselina dusi¢na sa ionizuje
podla schémy:

HNO, <> H " + NO;
Vzhl'adom na nestalost kationu H”, ktory sa spija s molekulou vody za vzniku
hydroxéniového kationu H;O" je spravnejsie zapisat’ reakciu ako:
HNO, +H,0 < H,0" +NO;
Hydroxid sodny sa vo vodnom prostredi ionizuje podl'a reakénej schémy:
NaOH <> Na" +OH ~

Sila kyselin alebo zasad podla Arrhenia zavisi od koncentracie HsO" alebo OH
v roztoku, ktora je uréena stupiiom ionizacie. Cim viac s kyseliny alebo zasady v roztoku
ionizované, tym su silnejsie.

ZmieSanim ekvivalentného mnozstva kyseliny a zasady dojde k vzajomnej reakcii

H3;0" a OH" za vzniku vel'mi malo ionizovanej vody:
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H,0"+0OH™ < 2H,0
V tomto deji tkvie podstata neutralizdcie kyseliny zasadou. Aniony kyseliny a kationy
zasady sa na tomto deji prakticky neztcastiiuju:
H,O" +Na"+NO, +OH " <> Na" +NO; +2H,0

Reakéné teplo neutralizacie, tzv. neutralizacéné teplo, ma pri neutralizacii silnej
kyseliny silnou zasadou v zriedenych roztokoch vzdy rovnaku hodnotu AH = -56,74 kJ pre
vznik jedného molu vody. Je to spdsobené tym, Ze podstatou neutralizacie je v takom
pripade vzdy jedind reakcia. Pri neutralizacii slabych kyselin alebo slabych zésad
prebichaji okrem neutralizacie este iné reakcie, predovSetkym dalSia ionizacia slabej
kyseliny, pripadne zasady, a hodnota neutralizaéného tepla sa teda od uvedenej hodnoty

lisi.
8.2.2 Bronstedova tedria kyselin a zasad

Arrheniova tedria kyselin a zasad je velmi uzka, lebo sa vztahuje len na vodné
roztoky a vobec neprihliada na interakciu medzi rozpustenou latkou a rozptistadlom.

Tieto nedostatky odstranila tzv. protolytickd teoria kyselin a zdsad, ktori vypracoval
r. 1923 N. J. Bronsted aktora sa zhladiska modernej tedrie roztokov ukéazala ako
najuzitoénejsia. Podl’a Brénsteda sa za kyselinu povaiuje molekula, ktord je schopnd
odovzdavat’ proton H* (je donorom proténu) a za zdsadu litka, ktord méze proton H*
prijimat’ (je akceptorom proténu). Kyseliny a zasady sa spolo¢ne oznacuju ako protolyty
a reakcie sprostredkované vymenou protonu sa nazyvaja protolytické.

Kazda kyselina K je spriahnutd so zodpovedajiicou zasadou Z, s ktorou tvori tzv.
konjugovanu dvojicu:

KeoZ+HT
Priklady konjugovanych dvojic Bronstedovych kyselin a zasad su uvedené v tabulke

8.1.
Tab. 8.1 Priklady konjugovanych dvojic Bréonstedovych kyselin a zasad

Briingtedova Bronstedova Protén
kyselina (K) zasada (2)
H,SO, “ HSO4 + H*
HSO, - SO/~ + H*
H30+ — H,0 + H*
H,O > OH’ + H*
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Latky, ktoré mizu pri reakcii s jednou latkou proton prijat’ (t. j. spravat’ sa ako
zésady) apri reakcii s druhou latkou proton odovzdat’ (t. j. spravat sa ako kyseliny)
nazyvame amfotérnymi latkami (napr. HSO,', H,O z tab. 8.1).

Funkcia Brostedovej kyseliny alebo zasady sa moéze prejavit’ az po spojeni dvoch
konjugovanych sustav. Volné protony v roztokoch nie su schopné existencie, a preto
kyselina K; moze svoj proton odstiepit’ iba vtedy, ak je pritomna zasada Z,, ktord by ho
prijala a pritom vznikne nova kyselina K, a zasada Z;. Pri reakcii HCl a NH; méZeme
rozpisat’ dve Ciastkové reakcie:

KioZ +H” Z,+H" &K,
HCl < Clm+H” NH, +H" <> NH,
Tieto Ciastkové reakcie siborne davaju celkovu protolyticku reakciu:
Ki+Z, oK, +2Z,
HCI+NH,; <> NH, +CI~

Reakciou kyseliny so zdsadou sa tak tvori nova sustava kyseliny a zasady, ktora

potom uréuje vyslednu reakciu roztoku.

8.2.3 Autoprotolyza, vodikovy exponent pH

Autoprotolyza je protolyticka reakcia prebichajica medzi rovnakymi molekulami.
Casto k nej dochadza medzi molekulami rozpustadla schopného vymeny proténu (napr.
H,O, CH;COOH, HF, H,SO,). Z pohl'adu Brostedovej teodrie pri autoprotolyze zastava
jedna molekula poziciu kyseliny a druha zasady (aj ked’ ide 0 rovnaké molekuly).

Vzhl'adom na to, ze H' nie je schopny samostatnej existencie, solvatuje sa v roztoku
molekulou rozpustadla za vzniku kationu. Podla N. Bjerruma sa oznauje proton,
solvatovany molekulou rozpustadla ako lyémiovy ion a anidn, vzniknuty z molekuly

rozpustadla stratou protonu, ako lydtovy ion.

Typickym prikladom je autoprotolyza vody, ktora ma uréity stabilny poc¢et molekul
ionizovanych a preto ju mozno pokladat’ za vel'mi slaby elektrolyt (aj dokonale &ista voda
nepatrne vedie elektricky prad):

H,0+H, 0 H,0" +0OH"
Rovnovahu tejto reakcie pri danej teplote charakterizuje autoprotolytickd konstanta K,
ktora sa vyjadri analogicky ako ioniza¢na konstanta slabého elektrolytu (rovnica 8.2):
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K — CH3O* Con-

oS >
H,0

Vzhladom na nepatrnii ionizaciu vody mozno vo vode a V zriedenych roztokoch

povazovat’ koncentraciu vody za konStantnt1 & uvedeny vzt'ah upravit’ takto:

K.(cHzo F=K, =c,_.c (8.6)

H,0" "“OH"
Takto definovana rovnovazna konstanta K, sa nazyva iénovy sicin vody. Zistilo sa,
e i6novy sicin vody K, pri teplote 25° C méa hodnotu 1.10™ mol®.dm®. To znamens, 7e
v ¢istej vode sa pri tejto teplote koncentracia hydroxéniovych kationov, ako aj
hydroxidovych aniénov, rovna 107 mol.dm®. PretoZe ionizicia vody je reakcia silne

endotermicka (AH = 56,74 kJ), idnovy sucin vody sa s rasticou teplotou podstatne zvysuje.

Pre zjednodusenie tidajov o koncentracii H;O" vo vodnych roztokoch bol zavedeny
vodikovy exponent pH, definovany ako zdporny dekadicky logaritmus aktivity H;O". Pri
zriedenych roztokoch mozno namiesto aktivity pouzit koncentraciu HzO" a pH je dané
vzt'ahom:

pH =-log c (8.7)

H,0"
Pre H,O a neutralne vodné roztoky pri teplote 25 °C plati: pH = - logl07=7 (pri 0 °C pH
=7,5,pri 100 °C pH = 6,12).
Ked'ze i6novy sugin vody Ky = 10™, vo vodnych roztokoch je rozsah pH stupnice 0 az 14,
(obr. 8.2).
kyseliny neutralne roztoky zasady
- VT ™
01234567891011121314p|.|

16 16' 16> 16° 10 10° 10° 16’ 16’ 10" 10°10 ' 16'> 16" 10"
hg

Obr. 8.2 Skdla pH a koncentracie H;O" kyslych, neutrdlnych a zdsaditych vodnych
roztokov
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Neutrdlne roztoky maju pH =7 a plati, ze C = Cy,y- - Kyslé roztoky majupH <7a

H,0*"

c

C >C , PH zdsaditych roztokov je vicsic ako 7 a Cho < .
d OH

H0* ~ ~OH-
Latky, ktorych sfarbenie sa meni v zavislosti od pH prostredia, sa nazyvaju
acidobazické indikdtory. Su to najcastejSie slabé organické kyseliny alebo zésady, ktorych
ionizovana a neionizovana forma maju odlisnu farbu. Sfarbenie zliceniny vo vSeobecnosti
vzniké tym, ze zlucenina absorbuje niektort Cast’ viditelného ziarenia (modru, zelent, zlta
alebo Cerventl), ¢o je podmienené jej Struktirou. Akonahle sa Struktura latky zmeni, napr.
v désledku zmeny pH, zmeni sa aj absorpcia viditeIného ziarenia a tym aj sfarbenie

zlt¢eniny. Prehlad vybranych beznych acidobazickych indikatorov je uvedeny v tab. 8.2.

Tab. 8.2 Niektoré bezné acidobdzické indikatory

i Interval pH farebného

Acidobazicky indikétor Farebny prechod prechodu
Tymolova modra ¢ervena — zlta 1,2-2,8
Bromfenolova modra zIta — modrofialova 3-46
Metylova oranz oranzova — zIta 3,1-4/4
Metylova Cerven ¢ervena — zlta 4,2 -6,3
Bromtymolova modra zIta — modra 6-7,6
Krezolova ¢erven 7lta — Cervena 7,2-8,8
Fenolftalein bezfarebnd — ruzovofialova 8,3-10

Tymolftalein bezfarebna — modra 9,3-10,5

8.2.4 Sila Bronstedovych kyselin a zasad

Silu Bronstedovych kyselin a zasad posudzujeme podla hodnoty ich ioniza¢nych
konstant ziskanych za rovnakych podmienok (t. j. pri rovnakej koncentracii a teplote).
Ak je rozpustadlo H,0, ionizaciu 'ubovolnej Bronstedovej kyseliny (K), pri ktorej
vznika H;O" a Bronstedova zasada (Z) mdZeme zapisat’:

K+H,0<Z+H,0"
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Rovnovazna (ioniza¢né) konstanta K tejto reakcie bude:

C .C
H,0" "2
Cx -Ch,0
Po za¢leneni Cy, do K dostaneme kons“tantzé kyslosti Ky:
H,0" "2
Keuo=Ky=—"— (8.9)
Ck

Podobny vztah ziskame pre konstantu zasaditosti K; (vychadza sa z rovnice

Z+H, 0 K+0H"):
K, =-on K (8.10)

Pre stcin konstant kyslosti Ky a zasaditosti K; v ramci konjugovanej dvojice plati, ze
sa rovna idonovému sucinu vody K,:

K¢ K, =K, =10™ (8.11)

Zo vztahu (8.11) vyplyva, ze ¢im silnejsia je kyselina, tym slabSia je jej
konjugovana zasada a naopak (Napr.: Kk (HCIO,) = 10%°, K(CIO,) = 10,

Sila kyselin sa da posudit aj podla ich zloZenia a §truktury. Obvykle su tym
silnejsie, ¢im vysSie je oxidacné ¢islo centralneho atomu (napr. v dvojici HNO, - HNO; je
HNOs; silnejsia kyselina).

Z hladiska Struktury, ktora zavisi od oxida¢ného ¢isla centralneho atomu X, sa

vycletiuja Styri skupiny kyslikatych kyselin s roznou silou (n — pocéet atomov).

*  velmi slabé kyseliny H,XO, (napr. HCIO, H3BOs, H4SiOy), Kk < 10,

«  slabé kyseliny H,XOn., (napr. HNO,, H,SO3, H3PO,), Ky =107 - 10,

«  silné kyseliny H,XO, (napr. HAsO3z, HCIO3, HNO;, H,S0,), K¢ > 107,
o velmi silné kyseliny H,XO,.3 (napr. HCIO4, HMnQ,).

Pozn.: Silné a velmi silné kyseliny su uplne ionizované, ich silu mozno rozlisit' napr. v

kyseline octovej, kde siz H,XOy+3 podstatne silnejsie ako HyXOnao.
Sila bezkyslikatych kyselin so vSeobecnym vzorcom H,X rastie najmid SO

zvySujucou sa elektronovou afinitou atomu X (alebo skupiny) viazaného s vodikom as

poklesom energie viazby H — X.
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8.2.5 Lewisova tedria kyselin a zasad

Bronstedovu tedriu nemozno pouzit’ v pripade tzv. aprotnych rozpust’adiel, ktorych
molekuly nie su schopné ani odovzdavat, ani viazat' protony (kvapalny oxid siridity,
chlorid tionylu, benzén ai.). To podnietilo G.N. Lewisa (1923) k odli§nému
zov$eobecneniu pojatia kyselin a zasad.

Podla Lewisovej teorie zdsada je latka, ktord je donorom vol’ného elektronového
paru (poskytuje elektronovy par), kym kyselina je ldatka, ktora moZe viazat’ vol’ny
elektrénovy pdr inej Castice, a je teda jeho akceptorom. Neutralizacia kyseliny zasadou je
podmienena vznikom koordinacnej (donorno — akceptornej) vézby. V koordinacnych
zltceninach st kationy kovov najcastejSie v pozicii centralnych atomov - maju k dispozicii
prazdny orbital, do ktorého prijimaji elektronovy par, t. j. st to Lewisove kyseliny a
ligandy (napr. H,O, NHs, CI') su donormi elektronovych parov, teda Lewisove zasady.

8.3 Reakcie ionov v roztokoch

8.3.1 Su¢in rozpustnosti

Dolezitymi reakciami medzi idonmi v roztokoch st tie, pri ktorych vznikaju malo
rozpustné zlaceniny. Ak mame nasyteny roztok silného, malo rozpustného elektrolytu
(napr. chloridu strieborného), ktory je v styku so svojou tuhou fazou, ustali sa rovnovaha
medzi tuhou fazou a i6nmi v nasytenom roztoku:

AgCl(s) <> Ag*(aq)+Cl (aq)
Ttto rovnovahu mézeme vyjadrit’ rovnovaznou konstantou K:
Cc A c

K = _Ag o (8.12)
CAgCI
kde C Ag® ,C o-a C AgCI st prislusné koncentracie. Ked'Ze koncentracia tuhého
elektrolytu C AgCl je konstantna, vztah (8.11) nadobudne tvar:
K.cAgcl = SAgC, =Cpy Corr (8.13)

Spgct j€ sudin rozpustnosti chloridu strieborného. VSeobecne je sucin rozpustnosti
elektrolytu A,B, dany:
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Sa s =Chn Con (8.14)

Je to konStanta charakterizujlica i6novi rovnovahu v roztokoch malo rozpustnych
elektrolytov. Hodnoty sG¢inu rozpustnosti niektorych malo rozpustnych iénovych zl¢enin

su uvedené v tab. 8.3.

Tab. 8.3 Suciny rozpustnosti niektorych malo rozpustnych ionovych zlucenin pri 25 °C

Vzorec malo Vzorec malo
rozpustnej Sudin rozpustnej Sicin
ionovej rozpustnosti ionovej rozpustnosti
zliceniny zliceniny
Al(OH), 1,8.10% CuS 6.10°%
Ag,S 6.10™* Fe(OH), 1,6.10™
Ag,SO, 1,4.10° Fe(OH); 1,1.10°%
BaCO, 8,1.10° FeS 6.10"°
BaSO, 1,1.10™ HgS 410
CaCO; 8,7.10° NiS 1,4.10%
CaF, 410" PbCl, 2,4.10"
Cr(OH), 3.10% PbS 3,4.10%

Hodnota Sagc) pri 18 °C je Spgcr = 1,1 . 10 mol®.dm™, takZe v nasytenom roztoku

tejto soli je koncentrécia striebornych i6nov:
Cagr = Cp =1/Sager =1,05.107 mol.dm™

a rovnako velka je ikoncentracia chloridovych ionov. Ak prekro¢i v roztoku stéin

(8.15)

koncentracii pritomnych iénov hodnotu sic¢inu rozpustnosti pri danej teplote, zacne sa
vylu€ovat’ malo rozpustna latka z roztoku, a v takom pripade hovorime o zraZani. Opaéne
mozno povedat, ze latka sa rozpusta v roztoku dovtedy, kym sa v niom nedosiahne taka
hodnota sucinu koncentracii jej idnov, ktora zodpoveda sucinu rozpustnosti pri danej
teplote.

Hodnota st¢inu rozpustnosti sa musi zachovat' konsStantna i vtedy, ked’ je v nasytenom
roztoku nadbytok niektorého z id6nov zrazeniny. Ak zvySime napr. v nasytenom roztoku
chloridu strieborného koncentréaciu chloridovych i6nov na hodnotu 10 mol.dm™, aby sugin
Cag+ - Cci- neprevysil hodnotu si¢inu rozpustnosti, musi sa koncentracia striebornych ionov
znizit z povodnej hodnoty 1,05 . 10° mol.dm™ na hodnotu 1,1 . 10”7 mol.dm™. To teda

znamena, ze nadbytkom jedného zidnov tazko rozpustnej soli znizime koncentraciu
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druhého ztychto i6nov, atym irozpustnost prislusnej soli. Tento poznatok sa Casto

vyuZziva v analytickej chémii na zniZovanie rozpustnosti zrazenin.
8.3.2 Hydrolyza soli

Hydrolyza je protolytickd reakcia i6nov rozpustenej soli s molekulami vody za
vzniku Hs0" katiénov alebo OH™ aniénov. Ak takato reakcia prebieha v inom rozptstadle
ako vo vode, oznacuje sa ako solvolyza.

V dosledku hydrolyzy vodné roztoky niektorych soli reaguju kyslo, inych zasadito
alebo neutralne. Ak ide 0 sol’ silnej kyseliny a silnej zdsady (napr. NaCl, ktory vznika
neutralizaciou silnej kyseliny HCI a silnej zasady NaOH), hydrolyza neprebieha a roztok
ma neutrdlnu reakciu. Vseobecne, pre sol’ AB, tento stav vystihuje rovnica:

A"+B +H,0< A"+B +H,0

V pripade soli silnej kyseliny a slabej zdsady (napr. NH,Cl, FeCls) vo vodnom
roztoku prebieha hydrolyza. Vznikd malo ionizovany hydroxid (AOH) a vysledkom je
kysld reakcia_roztoku:

A"+B +2H,0< AOH +B™ +H,0"

Vo vodnom roztoku soli slabej kyseliny a silnej zdsady (napr. Na,COs, KCN) tiez
dochédza k hydrolyze, ale na rozdiel od predchadzajiceho pripadu vznika malo ionizovana
kyselina (HB) a roztok ma zdsaditii reakciu:

A"+B +H, 0 HB+A" +0OH "~

Hydrolyza prebieha aj vo vodnom roztoku soli slabej kyseliny a slabej zdasady (napr.
NH,CN, NH4NO,). V tomto pripade méZe byt’ reakcia roztoku neutrdlna, slabo kysld
alebo slabo zdsaditd v zavislosti od toho, ¢i ma vaésiu disociacnti konstantu kyselina alebo

zasada:

A" +B +H,0«< HB+AOH

Kvantitativnou mierou hydrolyzy je stupeni hydrolyzy, ktory sa udava podielom
hydrolyzovaného latkového mnozstva a celkového latkového mnozstva rozpustenej soli.
Stupeit hydrolyzy zavisi od koncentracie roztoku a od teploty. Cim je roztok zriedenejsi
a teplota vysSia, tym ma stupen hydrolyzy vyssiu hodnotu.

Hydrolyzu mozeme potladit, zvySenim koncentracie, znizenim teploty alebo
pridanim produktov danej hydrolytickej reakcie (pridavkom kyseliny v pripade kyslej
hydrolyzy a zasady pri zasaditej hydrolyze).
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8.3.3 Tlmivé roztoky (pufry)

Timivé roztoky st roztoky, ktoré maju schopnost’ odolavat’ zmene pH pri pridani
malého mnozstva silnej kyseliny alebo zasady. Pripravujii sa zmieSanim slabej kyseliny a
jej soli alebo zmieSanim slabej zasady a jej soli. pH tlmivého roztoku zavisi len od pomeru

koncentracii kyseliny (zasady) a jej soli, zriedenim roztoku sa prakticky nemeni.

Tlmivym roztokom je napr. zmes kyseliny octovej a octanu sodného. Ak pridame do
tohto roztoku silni kyselinu (napr. HCI), tato silna kyselina vytlaci zo soli - octanu sodného
slabu kyselinu octovi za vzniku soli silnej kyseliny (NaCl). pH roztoku, obsahujuceho
tento tlmivy roztok, sa teda pridavkom silnej kyseliny vyrazne nezmeni.

Ak priddme do zmesi kyseliny octovej a octanu sodného silnu zasadu (napr. NaOH),
tato bude reagovat’ so slabou kyselinou octovou za vzniku octanu sodného (t. j. soli slabej
kyseliny octovej a silnej zasady). pH roztoku, obsahujuceho tento tlmivy roztok, sa

pridavkom silnej zésady tiez vyrazne nezmeni.

8.4 Oxida¢no-redukcné deje

Oxida¢no-redukéné deje su reakcie, pri ktorych dochadza k vymene elektronov
medzi oxidovadlom a redukovadlom. Oxidovadlo (oxidacné cinidlo) je latka, ktord pri
reakcii elektrony prijima a pritom sa sama redukuje. Redukovadlo (redukcné cinidlo) je
latka,ktora pri reakcii elektrony odovzdava a sama sa pritom oxiduje.

Oxiddcia je dej, pri ktorom atom (i6n) straca elektrony a tym zvySuje svoje oxidacné
¢islo. Oxidacia nemoze prebichat’ samostatne, ale vzdy zaroveni s fiou prebieha aj redukcia,
t. j. dej, pri ktorom atém (i6n) prijima elektrony odovzdané pri oxidacii a tym znizuje svoje
oxidaéné ¢islo. Celkovy pocet odovzdanych a prijatych elektrénov v danej sustave sa musi
rovnat’.

Napriklad pri kordzii kovu dochadza k oxidacii kovu a redukcii niektorej zlozky
prostredia. Po ponoreni zeleza do kyseliny chlorovodikovej HCI sa do roztoku uvoliuju
kationy Fe?*, tato reakcia je oxidatna:

Fe — Fe® +2e”
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V Kkove pri tejto reakcii zostavajii viazané elektrony 2¢’, ¢im sa kov polarizuje. Roztok HCI
obsahuje kationy H" a aniény CI" . H" katiény su pritahované k zaporne nabitému kovu,
prijimajui od neho elektrony, redukuju sa:

2H" +2e” > H,
Touto reakciou kov straca zaporny naboj, depolarizuje sa. Oxidacna a redukénd reakcia su
vzajomne viazané rovnakym poctom odovzdanych a prijatych elektronov. Vysledna
rovnica (obr. 8. 3) uvedeného oxidac¢no-redukéného deja je nasledujuca:

Fe+2HCI — FeCl, +H,

H
Fe HCI
2+
)// Fe H
FA e
PN - + i
|I ~a @ \* H
\\___ H+
E.':H"".L H_‘_ - HZ

Obr. 8.3 Znadzornenie oxiddcie Zeleza v prostredi redukujiicich sa katiénov H*

8.4.1 Elektrédovy potencial

Podla elementarnej predstavy o kovovej vizbe je krystal kovu tvoreny kationmi,
ktoré obsadzuju uzly védéSinou tesne usporiadanej mriezky a Vv priestore medzi nimi sa
volne pohybuju od nich odputané valencné elektrony. V istom ohlade sa teda Struktura
kovov ponasa na Struktiru idnovych zlugenin, takze pri styku kovového krystalu s vodou
nastava zhruba podobny dej, ako v pripade rozpustania iénového krystalu vo vode.
Utinkom polarnych molekal vody sa uréité mnozstvo kationov kovu odstiepuje
z krystalovej Struktiry a prechadza do vody. Elektrony sa vSak na rozdiel od aniénov
ionového krystalu zo Struktiry kovu odstiepit’ nemozu a ostavaji nad’alej v kove, pretozZe st
viazané d’alsimi kovovymi kationmi, ktoré ho v tesne usporiadanej mriezke obklopuju.
V désledku toho ma kov nadbytok elektrénov, ¢im sa nabija zaporne, kym roztok sa nabija

kladne. Vytvoreny zaporny naboj na kove vSak zacne pritahovat iony, ktoré presli do
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roztoku, takze sa ihned’ ustali rovnovaha, pri ktorej sa uvol'ni z kovu za jednotku ¢asu tol’ko
kationov, kolko sa ich tam opat’ vrati. Sucasne sa na povrchu kovu v roztoku vytvori tzv.
elektricka dvojvrstva, zlozena z kladnych a zapornych nabojov (obr. 8.4).

S podobnym dejom sa stretneme, ak vlozime kov namiesto Cistej vody do roztoku
nejakej soli tohto kovu. V tomto pripade moézu takisto z kovu prechadzat’ iony do roztoku,
avSak v mensej miere nez do Cistej vody. Ak je vSak koncentracia idnov v roztoku
dostato¢ne vel'ka a tendencia kovu vysielat’ do roztoku idny mald, potom naopak Cast’ ionov
sa v roztoku vyluci na povrchu kovu. V tomto pripade sa kov nabije kladne, kym roztoku

udelia ostavajuce aniony soli ndboj zaporny.

kov
4]- -+
+H- oy
4- -+
+H- |+
- -k
+- -k
+- -k
+H- |+
Y +
+H+++++++

roztok

Obr. 8.4 Vznik elektrickej dvojvrstvy

Medzi kovom aroztokom vznikne teda uréity potencidlovy rozdiel, ktory
predstavuje elektrédovy potencidl daného kovu. Tento potencial zavisi od charakteru kovu,
aj od koncentracie i6nov a od teploty. Velkost” elektrédového potencialu mozno vypocitat’
pomocou Nernstovej rovnice, ktora za Standardnych podmienok (25 °C, 101,325 kPa)

nadobuda tvar:

0,059

E=E°+ log ¢, (8.16)

kde z je nabojové ¢islo i6nu a Cg je koncentracia ionov daného prvku B v roztoku. Veli¢ina
E° predstavuje potencial kovu v roztoku, v ktorom je koncentracia ionov jednotkova,
aoznaCuje sa ako Standardny potencidl prislusného kovu. Jeho hodnota je mierou
schopnosti kovu prechadzat’ do stavu i6nov v elektrolyte, ktora je rozhodujuca pre jeho
chemicku aktivitu pri reakcidch v roztokoch. Na tuto hodnotu ma wvplyv velkost
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atomizaéného tepla aionizacnej energie doty¢ného kovu, ako aj hydrataéné teplo
vytvorenych i6nov.

8.4.2 Elektrochemicky rad napiitia kovov

Absolutnu hodnotu elektrodového potencialu kovu experimentalne nemozno urcit,
mdzu sa vSak merat’ potencidlové rozdiely vytvorené medzi elektrodami z roznych kovov.
Napriklad medzi zinkovou a medenou elektrodou, ktoré st ponorené do roztokov svojich
soli s ¢ = 1 mol.dm?®, vznikne potencialovy rozdiel asi 1,1 V, ktory mézeme zmerat
voltmetrom. Takéto zariadenie moze byt aj zdrojom elektrického pridu a oznacuje sa ako
galvanicky ¢lanok.

Za $tandardnu elektrodu, na ktora sa vztahuju elektrodové potencialy jednotlivych
kovov, bola zvolena tzv. Standardnd vodikova elektréda. Je to platinova elektroda pokryta
platinovou &ertiou, nasytena vodikom pri parcialnom tlaku 101,325 kPa a ponorena do
roztoku kyseliny s jednotkovou aktivitou hydroxéniovych (H3O") iénov (obr. 8.5).

Potencial Standardnej vodikovej elektrody sa konvenéne pri kazdej teplote rovna
nule. Standardné potencily doleZitych kovov pri 25°C v porovnani so §tandardnou
vodikovou elektrodou moézeme posudit zobr. 8.6. Kovy zoradené podla hodnot
standardnych potencialov E° (od najnizsich po najvyssie) predstavuju tzv. elektrochemicky

rad napditia kovov.

H,(101,3 kPa)

1) otif—

-

o]
el T
t_HCI, | moldnm™

C

Obr.8.5 Jedna z pouzivanych konstrukcii Standardnej vodikovej elektrody
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Obr. 8.6 Zoradenie dolezitych kovov do elektrochemického radu napdtia

Tento rad sa zacina najmenej uslachtilymi kovmi, ktoré javia najviacsiu tendenciu
uvolnovat elektrony a prechadzat na katidny; tuto ich vlastnost nazyvame
elektropozitivita. Najelektropozitivnejsie kovy — alkalické kovy a kovy alkalickych zemin —
maju teda najnegativnejSie elektrodové potencialy.

Na druhom konci radu napétia st naopak u$lachtilé kovy (Ag, Pt, Au ai.), ktoré

neochotne tvoria kationy, a preto sa vyznacuju slabou elektropozitivitou.

Vseobecne plati, Zze ¢im negativnejsia je hodnota Standardného potencialu kovu, tym
vécsia je jeho tendencia prechadzat’ do roztoku v podobe kationov. Z toho vyplyva, ze kov
S negativnej§im potencidlom (menej uslachtily) redukuje zroztoku idny kovu
S pozitivnejSim potencidlom (uslachtilejSieho) a pritom sam sa oxiduje a prechadza do
roztoku v iénovom stave. Ak napr. pésobime kovovym zinkom na vodny roztok siranu
med’natého, z roztoku sa vylucuje med’ a zinok sa rozpusta:

Zn+Cu** —Zn** +Cu

Podobne je to s moznostou redukcie vodika. Kovy s negativnymi potencialmi st
schopné redukovat’ kation vodika z roztokov s dostato¢nou koncentraciou idénov H,0",
v ktorych je potencial vodikovej elektrody blizky nule. Tieto neuslachtilé kovy sa
rozpustaji v roztokoch kyselin za vyvoja vodika. Naopak kovy s pozitivnymi potencialmi

nie s schopné redukovat’ z roztokov vodikovy kation a nerozptstaju sa teda v zriedenych
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kyselinach. Na rozptstanie tychto kovov sa pouzivaju kyseliny, ktoré maji vyrazné
oxida¢né vlastnosti, napr. kyselina dusi¢na, koncentrovand kyselina sirova, pripadne
lacavka kralovska. Oxidanym &inidlom tu nie je vodikovy kation, ale atom NV, S¥' a iné.

Na zaklade radu napitia mozno posudit’ aj spravanie sa kovov oproti vode. V Cistej
vode sa koncentracia i6nov HsO" rovna 107 mol.dm™, takze potencial vodikovej elektrody
podra rovnice (8.13) je E(H'|H,) = 0,059 log 107 = - 0,41V. Vodikova elektroda vo vode sa
teda v rade napétia nachadza medzi Zelezom a kadmiom. V désledku toho by mali vSetky
kovy so zapornej$im potencidlom z vody redukovat’ vodik. Niektoré z tychto kovov, napr.
alkalické kovy, skutocne energicky rozkladaju vodu za vyvoja vodika. Pri mnohych
neus$lachtilych kovoch je vSak vyvin vodika pri styku svodou brzdeny tym, Ze sa
pokryvaju ochrannou vrstvi¢kou hydroxidu (napr. hlinik, zinok, a i.).

Elektrochemicka uslachtilost kovov uréuje ich termodynamickd stabilitu, ale
nevyjadruje ich odolnost’ proti korézii (tab. 8.4). Je to spdsobené tym, ze kordzna odolnost’
zavisi aj od inych faktorov, najmd od rychlosti prislusnych chemickych reakcii a od

schopnosti vytvarat’ nerozpustné kordzne produkty, ktoré d’al$iu koroziu spomal’uju.

Tab. 8.4 Porovnanie Standardnych potencidlov kovov a ich kordznej odolnosti

3 Standardny Korézna

Tvorba kationov potencial [V] odolnost’
Pt — Pt** +1,60 Pt
Au — Au®t +1,38 Au
Ag — Ag’ +0,81 Zr
Cu — Cu* +0,35 Ti
Pb — Pb** -0,13 Ag
Sn — Sn** -0,16 Cr
Ni — Ni%* -0,25 Cu
Cd — Ccd* -0,40 Ni
Fe — Fe* -0,44 Pb
Cr— -0,51 Al
Zn — Zn* -0,76 Sn
Mn — Mn?* -1,1 Fe
7r — 7Zr* -1,53 Cd
Ti — Ti** -1,63 Zn
Al - AP -1,69 Mg
Mg — Mg* -2,37 Mn
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8.4.3 Elektromotorické napitie, galvanické ¢lanky

Pri ur¢itych podmienkach mozno pracu chemickej reakcie premenit na pracu
elektrického pridu. Zariadenie, v ktorom sa chemicka energia meni na elektricku, sa
nazyva galvanicky (elektrochemicky) clanok. Ak prebicha dej opacne, t. j. doddvame
elektricku energiu, ktora sa premiefia na energiu chemickej reakcie, ide o0 elektrolyzu (vid'.
kap. 8.4.5).

Galvanicky ¢lanok je sustava zloZzend zdvoch vodivo spojenych elektrod
ponorenych do roztokov vlastnych idnov, ktoré su vzajomne oddelené membranou. Na
jednotlivych elektrodach prebiechaju chemické deje (elektrodové procesy), ktorych suhrn
predstavuje celkovu chemicku reakciu daného ¢lanku.

Jednym z najstar§ich galvanickych ¢lankov je Daniellov élanok. Sklada sa zo
zinkovej elektrody ponorenej do roztoku zino&natych iénov Zn?* (ZnSO,) a z medenej
elektrody v roztoku mednatych iénov Cu** (CuSO,). Obidva roztoky sa stykaju tak, aby
mohli i6ny volne prechadzat z jedného roztoku do druhého. To sa robi navrstvenim
roztokov na seba, alebo ich oddelenim diafragmou prepustajucou idny, alebo spojenim
roztokov rurkou naplnenou kvapalnym roztokom elektrolytu, napr. KCI (obr. 8.7).

redukcia
Cu2++ 2e—=Cu

katoda

Zn—Z3"+ 26

anoda

solny mostik

Obr. 8.7 Daniellov c¢lanok
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V prvom priblizeni mozno predpokladat’, Ze elektricky potencial vnutri roztoku je
v8ade rovnaky (V1). Ked’Ze elektrolyticky rozpustaci tlak pri zinku je vacsi ako pri medi,
zinkova elektroda sa nabije vzhl’'adom na roztok zapornejsie nez medena (417, je vacsi ako
AV¢y), ma teda vySsi zaporny (t. j. nizsi kladny) potencial elektrody, potencidlovy rozdiel
medzi nimi zapri¢ini prechod elektronov od zapornejsej elektrody ku kladnejsej. Tym sa
vSak narusi rovnovaha na rozhrani oboch elektréd a roztokov. ZmensSenie poctu elektrénov
v kovovom zinku sa kompenzuje jeho dal§im rozplstanim, ciZze bude tu prebichat’
oxidacnd reakcia:

Zn—>7Zn* +2e”
Naopak, zvédcSenie poctu elektronov v medi je kompenzované jej dalSim
vylucovanim (redukciou) z roztoku:
Cu* +2e” —Cu
Sumarne teda v Daniellovom ¢lanku prebieha reakcia:
Zn+Cu* —2Zn*" +Cu

Na tukor jej uzito¢nej prace odoberame z ¢lanku elektricky prud. Zinok sa bude na

zapornej elektrode rozpustat a med’ na kladnej elektréde vyluovat, kym st elektrody

vodivo spojené, t. j. ked’ je okruh uzavrety a ¢lanok pracuje.

Elektromotorické napiitie galvanického E sa rovna rozdielu potencidlov (t. j.
napétiu) medzi elektrodami za bezpridového stavu. Ak ¢lanok pracuje a dodava elektricky
prad s intenzitou |, napitiec na elektroédach U (tzv. svorkové napitie) je nizSie o
potencialovy spad v ¢lanku I.R; (R; je vnatorny odpor galvanického ¢lanku):

U=E-IR, (8.17)

Svorkové napiétie, ktoré nameriame na elektrodach, je tym vécsie, ¢im je odoberany
prad mensi. Elektromotorické napitie je teda maximalne mozna hodnota svorkového

napitia.

Termodynamika galvanickych ¢lankov:

Prechod elektrického pradu v galvanickom ¢lanku je sprevadzany prenosom iénov
od jednej elektrody k druhej. Potencidlovy rozdiel (napitie) medzi elektrodami U znaci
pracu pri preneseni jednotkového elektrického naboja z jednej elektrody na druhu. Ak
prejde naboj Q, vykonana praca w' teda bude:

w' =QU (8.18)

Pri ¢innosti galvanického ¢lanku vznika elektrické pole, v ktorom sa iény pohybuju

od jednej elektrody k druhej a vykonavaju pracu, ktora sa navonok javi ako elektricka. Ked’

v galvanickom ¢lanku zreaguje 1 mol ionov daného elektrolytu (a stiasne ekvivalentné
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mnozstvo molov d’alsich i6nov alebo molekul zicastnenych na chemickej reakcii), potom
podl'a Faradayovho zakona (vid’. kap. 8.4.5) sa prenesie naboj Q = z.F, kde z je nabojové
¢islo i6nu (pocet elementarnych nabojov) a F je Faradayova konStanta. Vykonana praca
bude:

w=zFU (8.19)

Ked galvanicky clanok pracuje termodynamicky vratne, potom uzitond praca
prebiehajlcej reakcie je maximalna. Pri stalom tlaku a teplote sa rovna ubytku volnej
entalpie (-4G):

w _ =-AG (8.20)

max
Kedze s maximalnou pracou shvisi aj maximalne napétie, ktoré sa rovna

elektromotorickému napétiu, teda Una = E, plati:

_AG=z2FE (8.21)

8.4.4 Oxidac¢no-redukéné potencialy

Pri elektrochemickych dejoch nemusi dochadzat’ k vzajomnej vymene elektronov len
vo dvojiciach atdm - i6n ale aj v systémoch i6n - i6n.
Predstavme si, ze do vodného roztoku, ktory obsahuje i6ony v dvoch réznych oxidacnych
stupiioch, napr. i6ny Zeleznaté Fe?* a Zelezité Fe**, ponorime platinovy pliesok.  Pliesok
sa nabije oproti roztoku na uréity potencial, a ak kombinujeme takto vytvorenu elektrédu
s inou, nastava na nej bud’ oxidacia Fe?* na Fe**, alebo naopak redukcia Fe®" na Fe?* podla
toho, ¢i je platinova elektroda v ¢lanku zaporna alebo kladna. Tato elektroda sa lisi od
kovovych elektrdd, o ktorych sa hovorilo v predchadzajucom texte v podstate len tym, ze
samotna sa nezucastiiuje na elektrodovej reakcii, ale len sprostredkuje vymenu elektronov
medzi redukovadlom a oxidovadlom.

Potencial Tubovolnej sustavy, ktord obsahuje urCity prvok v dvoch réznych

oxidaénych stuptioch, je uréeny tzv. Petersovou rovnicou, ktora pri teplote 25 °C ma tvar:
C

0,059 log = (8.22)

z C

E=E°+
red
kde z je pocet elektronov, ktoré sa vymiefiajli, Co je koncentracia latky vo vySSom a Creq
V niz§om oxida¢nom stupni. Ak st koncentracie obidvoch oxidaénych stupiiov rovnaké (Cox
= Creg), potom potencial E° platinovej elektrody v tomto roztoku vzhl'adom na Standardnt
vodikovt elektrédu predstavuje Standardny oxidacno-redukény potencial danej ststavy.
Prikladom oxida¢no-redukéného ¢lanku moéze byt ststava platinovych elektrod,
usporiadana podl'a obr. 8.8.
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V=

elektrolyt

4\1}1- 2+ 3+ 2+
Sn /Sn Fe / Fe

Obr. 8.8 Priklad oxidacno-redukéného ¢lanku

Standardny oxida¢no-redukény potencial ststavy Sn**/Sn** ma negativnejsiu
hodnotu (+0,15 V) ako potencial ststavy Fe**/Fe*" (+0,77 V), preto v &lanku na obr. 8.7
prebicha oxidacia Sn** na Sn** (Sn®* - 2e” — Sn*") a prislusna elektroda sa nabija zaporne.
Na elektrode ponorenej do roztoku Fe** a Fe®* ionov prebieha redukcia Fe** ionov na Fe?*

iony (Fe** + e — Fe®") a tato elektroda sa nabija kladne.

Podobne ako kovy, mdézu sa aj oxidacno-redukéné sustavy usporiadat podla
stiipajucich hodnoét ich §tandardnych potencialov do radu, ktory je obdobou radu napitia

kovov. Niektoré dolezitejsie ststavy tohto radu s uvedené v tabul’ke (8.5).

Tab. 8.5 Oxidacno-redukcné potencidly E° niektorych sistav pri teplote 25 °C

X cr¥/cr® V3 v sn**/sn*
E°[V] -0,410 -0,255 +0,15
Sistava cu*/cu’ Fe*'/Fe** | MnO,/ Mn*
E°[V] +0,150 +0,77 +1,150

8.4.5 Elektrolyza

Elektrolyza je dej, pri ktorom dochadza k oxidacii aredukcii pdsobenim
jednosmerného elektrického pridu dodavaného na elektrédy vonkaj$im zdrojom (obr. 8.9).
Pri elektrolyze dochadza k opaénym pochodom ako pri ¢innosti galvanického ¢lanku (kap.
8.4.3).

136



zdroj

1
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anoda katoda
(+) )
Elektrolyt

Obr. 8.9 Schéma elektrolyzy

Iény, ktoré st vststave (v roztoku alebo v tavenine) sa uvedd posobenim
elektrického pol'a do usmerneného pohybu k elektrédam; kationy sa pohybuju k zaporne;j
elektrode - katode a aniony sa pohybuju ku kladnej elektrode - andde. Kationy sa na katéde
redukuju - prijimaju elektrony, aniony sa na anéde oxiduju - odovzdavaju elektrony.

Prechodom elektréonov od zaporného polu zdroja ku kladnému poélu vo vonkajsSom
obvode a prenosom elektrického naboja ionmi v roztoku sa v celom obvode udrzuje
nepretrzity prud.

Pri elektrolyze sa pouzivaji viaceré typy elektrod. Niektoré uvolfiuj vlastné kationy
do roztoku atym sa priamo zucastiiuji elektrochemickych reakcii, iné maju funkciu
prenasat’ elektrony (napr. platinova alebo uhlikova elektroda).

Elektrolyzou tavenin sa priemyselne vyrabaju niektoré kovy (alkalické kovy, kovy
alkalickych zemin, hlinik). Elektrolyza roztokov sa vyuziva najmd pri galvanickom
pokovovani a Cisteni kovov.

Kvantitativne elektrolyzu popisuja Faradayove zdkony:

1. Faradayov zdkon: MnoZstvo latky m, ktoré sa pri elektrolyze chemicky premeni,
je priamo umerné vel’kosti ndaboja Q, ktory danou ldatkou prejde. Pri konStantnom prade |
potom plati:

m=AQ=A.lt (8.23)
kde A; je elektrochemicky ekvivalent, ktory vyjadruje hmotnost’ latky v gramoch, ktoré sa

premeni nabojom jedného coulombu [g.C™], t je &as [s].
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2. Faradayov zdikon: Na premenu chemicky ekvivalentnych mnoZstiev latok je
potrebné rovnako vel’ké mnoZstvo elektrického ndaboja.

Na vylucenie mnozstva zodpovedajuceho chemickému ekvivalentu danej latky je
potrebny naboj s velkostou Faradayovej konstanty (F = 96 487C.mol™). Elektrochemicky
ekvivalent A, je potom dany vzt'ahom:

M
A= F

— (8.24)
Vo vztahu (8.24) je M moélova hmotnost chemicky premenenej latky, z — pocet

Z.

vymenenych elektronov, F — Faradayova konstanta [C mol™].
Spojenim rovnic (8.23) a (8.24) dostavame vzt'ah pre vypocet teoretickej hmotnosti
chemicky premenene;j latky my:

m =1t (8.25)
z.F
Skuto¢na hmotnost’ chemicky premenenej latky (ms) je vzdy nizsia ako teoreticka
v dosledku spotreby casti prudu na vedlajsie elektrochemické deje. Preto vyjadrujeme
prudovy vytaiok r ako podiel skutoénej a teoretickej hmotnosti vylu¢eného kovu
V percentach:

r="s 100 (8.26)
mt
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SLOVNIK DOLEZITYCH POJMOV

10.

11.

12.

13.

14.

15.

16.
17.
18.

Absolutna teplota — méa zakladnu jednotku 1 K, ¢o predstavuje 1/273,15 dielu
absolutnej teploty trojného bodu vody. Pre teplotu v Kelvinoch plati: T [K] =t [°C]
+273,15.

Absolitna teplotna stupnica — teplotna stupnica, v Ktorej je teoreticky dosiahnuta
Acidobazicky indikator — latka, ktora farebnou zmenou signalizuje v roztoku
skokovu zmenu kyseliny na zdsadu a opacne.

Aeros6l — koloidna ststava pozostavajica z Castic tuhej alebo kvapalnej fazy
(velkosti 1 - 100 nm) dispergovanych v plyne.

Aktinoidy — 14 prvkov nasledujucich v periodickej ststave prvkov za aktiniom,
ktoré maju netiplne obsadenu 5f valen¢nt1 sféru.

Aktivaéna energia - (E;) minimalna energia potrebna pri zrazke dvoch molekul,
aby zreagovali.

Alkalické kovy - prvky I. A podskupiny periodickej sustavy prvkov, st velmi
reaktivne.

Alotropia — rozdielna krystalicka stavba rovnakych prvkov.

Amfotérne latky — majt vlastnosti kyselin i zasad.

Amorfna latka — latka bez pravidelného, periodicky sa opakujiuceho usporiadania
stavebnych Castic v priestore

Anién — zaporne nabity ion.

Anodda — elektroda, na ktorej prebieha oxidacia.

Arheniova rovnica - je matematicka rovnica k = Ae’®®", ktora vysvetluje zavislost’
rychlosti chemickej reakcie na teplote.

Atom - zakladna stavebna Castica chemického prvku zlozena z jadra
a elektronového obalu.

Atémova hmotnostna jednotka u - Standard, ku ktorému sa vztahuji hmotnosti
atomov (molekul), aby sa ziskali relativne atdmové (molekulové) hmotnosti. Je to
hmotnost 1/12 atomu uhlika 2C , u = 1,66053 .10 kg.

Atémové (protonové) €islo Z — pocet protdonov v jadre atomu.
Atémovy orbital — vinova funkcia pre elektron v atome.
Autoionizacia — vzajomna reakcia dvoch rovnakych molekul, pri ktorej sa rozpadna

na iony.
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19.

20.

21,

22,

23.

24,
25.

26.

27.

28.

29.

30.

31.

32.

33.

34.

35.

36.

Avogadrov ziakon — rovnaké objemy réznych plynov pri konstantnej teplote a tlaku
obsahuju rovnaky pocet Castic (molekul).

Avogadrova konstanta (Np) - udava pocet atbmov, molekual alebo i6nov v 12 g
uhlika *? C (t. j. v 1 mole chemicky &istej latky) a ma hodnotu 6,022 . 10%° mol ™.
Bimolekulova reakcia — elementarna reakcia dvoch reagujucich molekul.

Binarne zliéeniny — zli€eniny zlozené z dvoch chemickych prvkov.

Bod topenia — teplota, pri ktorej sa tuha krystalicka latka meni na kvapalinu alebo
taveninu.

Bod tuhnutia — teplota, pri ktorej kvapalina prechadza do tuhého stavu.

Bod varu — teplota, pri ktorej sa tlak nasytenych par nad kvapalinou vyrovna
atmosférickému tlaku (vSeobecne tlaku okolia).

Boylov zakon - objem plynu pri konsStantnej teplote sa inverzne meni
s aplikovanym tlakom.

Bronstedtova teéria (kyselin a zasad) — kyseliny s v protolytickych reakciach
donorom proténov a zasady akceptorom protonov. Reakcie prebichaju vzdy sucasne,
su spriahnuté.

Celziova stupnica — teplotna stupnica, ktora ma 100 stupiiov medzi bodom tuhnutia
a bodom varu vody.

Cas — jeho zékladnou jednotkou je 1 sekunda. ktor4 je definovana ako doba trvania
9192631770 period ziarenia, Zzodpovedajuca prechodu medzi dvoma
hyperjemnymi hladinami zékladného stavu atomu *3Cs.

Daltonov zakon parcidlnych tlakov — v zmesi plynov sa celkovy tlak zmesi rovna
stctu parcidlnych tlakov vsetkych plynov, ktoré zmes tvoria.

De Broglieho vzt'ah — vyjadruje rovnica ; __h
m, .0

Delokalizovana vizba — typ vizby, kedy elektronovy par tvoriaci vazbu je
rozptyleny medzi viac ako dva atomy.

Destilacia — proces, pri ktorom dochadza k vyparovaniu akondenzicii a slazi
na oddelovanie jednotlivych zli¢enin s rozdielnou teplotou varu.

Diamagneticka latka — latka nereagujlica na magnetické pole. Zvycajne st to latky,
ktoré maju len sparené elektrony.

Difazia — samovol'né prenikanie ¢astic jednej latky (roztoku, plynu) do druhej latky
alebo pohyb castic v jednej latke pod vplyvom spadu, napr. koncentracie alebo
teploty.

Dipél — dipél sily — pritazlivé medzimolekulové elektrostatické sily medzi
opacnymi polmi polarnych molekul.
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37.
38.

39.

40.

41.
42.

43.

44,

45,

46.

47.

48.

49,

50.

51.

52.

53.

54,
55.

56.

Dipolovy moment — kvantitativna miera stupiia oddelenia nabojov v molekule.
Disperzné sily — su slabé pritazlivé sily medzi molekulami, spdsobené nestalym
dipélovym momentom, ktory vznikda v dosledku neustile meniacej sa polohy
elektrénov v okoli jadier.

Disproporcionacia — reakcia, v ktorej je latka aj oxidovana aj redukovana.

Dizka — veli¢ina, ktorej zakladnou jednotku je 1 meter. Je definovany ako dizka
drahy, ktora prejde svetlo vo vakuu za 1/29 792 458 sekundy.

Dizka vizby — vzdialenost medzi jadrami viazanych atémov.

Druhy termodynamicky zakon — hovori, Ze entropia izolovanej sustavy vzdy pri
spontannych procesoch narasta.

Dvojita vizba — kovalentnd vézba, pri ktorej dva elektronové pary s zdielané
dvomi atdmami.

Efuzia — proces, pri ktorom pradi plyn cez malu dierku v nadobe.

Elektricky prud — ma zakladnt jednotku 1 ampér. Je to taky konstantny prud, ktory
v dvoch priamych rovnobeznych vodi¢och nekone¢nej dizky a zanedbatelného
prierezu, vzajomne vzdialenych 1 m, vyvold medzi nimi silu 2.10° N na 1 m dizky.
Elektrochemicka bunka — systém zloZeny z elektrod ponorenych do elektrolytu,
v ktorom sa energia chemickej reakcie premiena na elektricka energiu.

Elektrolyt — latka, ktora sa vo vode (v8eobecne v polarnom rozptstadle) rozpada na
i6ny a tento roztok vedie elektricky prud.

Elektrolyticka bunka — je elektrochemicka bunka, v ktorej ucinkom elektrického
prudu prebehne chemicka reakcia.

Elektrolyza — dej, pri ktorom dochidza k oxidacii aredukcii pdsobenim
jednosmerného elektrického pridu dodavaného na elektrédy vonkaj§im zdrojom.
Elektromagnetické spektrum — rad frekvencii alebo vlnovych dizok
elektromagnetického Ziarenia.

Elektromotoricka sila — maximalny potencialovy rozdiel medzi elektrodami
v galvanickom ¢lanku.

Elektron — vel'mi 'ahka elementarna Castica s najmens$im negativnym nabojom (1,6
.10 C) existujuca v okoli pozitivne nabitého jadra.

Elektronvolt (eV) - je to kvantum energie, ktort ziska elektron urychlenim
v elektromagnetickom poli s potencidlom 1V.

Elektronegativita — schopnost’ atdému pritahovat’ elektronovy par tvoriaci vizbu.
Elektronova afinita — energetickd zmena pri procese tvorby aniénu prijatim
elektrénu atdbmom v zakladnom stave.

Elektréonova konfiguracia — rozmiestnenie elektronov v prislusnych orbitaloch.
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57.

58.
59.

60.

61.

62.

63.

64.

65.

66.

67.

68.

69.

70.

71.

72.

73.

74.
75.

76.
77.

Elementarna bunka - najmensia skupina castic (kryStalickd jednotka)
reprezentujuca krystal, jej postivanim v priestore vznikne krystal danej latky.
Elementarna reakcia — jednoducha molekulova reakcia pri naraze dvoch molekul.
Empiricky vzorec — vzorec, ktory najstruénejSie vyjadruje zlozenie zli¢eniny (t. j.
najjednoduchsi ¢iselny pomer medzi atdbmami v zlucenine).

Emulzia - koloidna ststava zlozena z kvapalnych ¢iastoéiek rozptylenych v inej
kvapaline.

Endotermicky proces — chemicka reakcia alebo fyzikalny proces, pri ktorom sa
pohlcuje teplo.

Energeticka hladina — Specificka energeticka hodnota v atome.

Energia — jej zakladnou jednotkou je Joule. 1 J = lkgm?%s?=1Nm=1Ws. 1] je
energia, ktora je vysledkom pdsobenia sily 1 N po drahe 1m. (Iné jednotky st Pa.m?,
eV, kwh.).

Energia mrieZKky - energia uvolnend pri rozpade idénovej tuhej latky na iény v
plynnej faze.

Energia viazby — zmena energie pri roztrhnuti vizby A-B v molekule v plynnej
faze.

Entalpia (H) — pohltené alebo vydané teplo sustavou pri chemickej reakcii alebo
fyzikalnom deji pri konstantnom tlaku.

Entropia (S) — termodynamicka veliina, ktora udiava mieru neusporiadanosti
systému.

Exotermicky proces — chemicka reakcia alebo fyzikalny dej, pri ktorom sa
uvolnuje teplo.

Faradayova konStanta (F) — velkost ndboja 1 molu elektronov (9,65.10* C.mol™).
Faza — homogénna Cast’ heterogénnej sustavy.

Fazova premena — zmena skupenského stavu latky.

Fazovy diagram — grafické vyjadrenie podmienok, za akych ja stav latky stabilny.
Fotoelektricky efekt — vyrdzanie elektronov z povrchu kovu alebo inej latky
ucinkom svetla.

Fotony — castice sprostredkujice elektromagnetické pdsobenie (interakciu).
Frekvencia — pocet vinovych dizok viny, ktoré prejda uréitym bodom za asovu
jednotku.

Fyzikalna zmena — zmena formy latky, ale nie jej chemickej identity.

Fyzikalne vlastnosti — charakteristiky latky, ktoré mozno pozorovat bez zmeny

chemickej identity latky.
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78.

79.

80.

81.

82.

83.

84.

85.

86.

87.

88.

89.

90.

91.
92.

93.

94.

Gay - Lussacov zakon - objem plynu pri konstantnom tlaku je priamo umerny
teplote.

Geometricka izoméria — izoméry, v ktorych su atomy navzajom spojené rovnakym
sposobom, ale rozdiel je spdsobeny tym, Ze niektoré atomy zaberaju v priestore inu
poziciu.

Gibbsova energia - termodynamicka veli¢ina definovana vztahom G = H — TS.
Henryho zakon — rozpustnost’ plynu je priamo imerna parcialnemu tlaku plynu nad
kvapalinou.

Hessov zakon — zmena entalpie AH pri chemickej reakcii, ktorej produkty su
rovnaké, je rovnaka bez ohl'adu na spdsob, akym reakcia prebehne.

Heterogénna katalyza — katalyza, pri ktorej su reaktant a katalyzator inej fazy.
Napr. tuhy katalyzator pri reakcii plynnej alebo kvapalnej fazy.

Heterogénna rovnovaha — rovnovaha reaktantov a produktov vo viac ako jednej
faze.

Heterogénna sistava - je zlozena z dvoch alebo viacerych faz, nema vo vsetkych
svojich Castiach rovnaké vlastnosti. Moze byt chemicky cCistou latkou (napr. voda
+lad) a lebo zmesou (napr. piesok).

Hlavna skupina prvkov - prvky, ktoré maji neluplne obsadenu
(valen¢nu) poslednu kvantovu sféru.

Hlavné kvantové €islo — definuje energiu elektronu v prislusnej kvantovej sfére.
Moze nadobudat’ kladné hodnoty 1,2, 3, ...... 0.

Hmota — je vSetko, Co existuje objektivne anezavisle od naSich vnemov
a pozorovani. Existuje vo forme latky alebo pola. Elementy latky (atomy, molekuly)
mozu existovat’ v relativnom pokoji, elementy pol'a nie.

Hmotnost’ — kvantitativne vyjadrenie mnozstva hmoty, jednotkou v Sl je 1kg.
Hmotnostné Cislo (A) — syn. nukleonové ¢&islo, uplny pocet (stcet) protonov
a neutréonov v jadre.

Hmotnostné percenta - vyjadruju Cast’ zo sto percent celkovej hmotnosti.
Hmotnostné percentia roztoku — pomer hmotnosti rozpustenej latky k celkovej
hmotnosti roztoku vynasobeny 100.

Homogénna katalyza — reakcia, pri ktorej je reaktant ikatalyzator toho istého
skupenstva.

Homogénna sustava — ma vo vSetkych svojich castiach rovnaké fyzikalne
a chemické vlastnosti, je tvorend jednou fazou. Méze byt chemicky cistou latkou
alebo zmesou (napr. roztok).
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95.

96.
97.

98.
99.

100.
101.
102.
103.

104.

105.

106.

107.

108.

109.

110.

111.
112.

Hundovo pravidlo — hovori, ze orbitaly Srovnakym hlavnym a vedl'ajsim
kvantovym &islom (tzv.degenerované orbitaly) sa zapliiaju elektronmi tak, aby bolo
¢o najviac nesparenych elektronov.

Hustota — hmotnost’ latky pripadajuca na jednotku objemu.

Hybridny orbital — orbital, ktorym sa v niektorych pripadoch popisuje kovalentna
vizba. Hybridné orbitaly st tvarovo odlisné od povodnych atémovych orbitalov,
z ktorych vznikli a su energeticky rovnocenné.

Hydratovany i6n — i6n vo vodnom roztoku obklopeny molekulami vody.

Hydridy — binarne zli¢eniny Vvodika s inym prvkom.

Hydrolyza — reakcia ionu s vodou, pri ktorej vznikne hydroxoéniovy kation alebo
hydroxidovy anion.

Hydroxéniovy katién - H;O" je H* ion adsorbovany na molekulu vody.
Hygroskopicka latka - latka absorbujica vlhkost’ zo vzduchu pri normalnej teplote.
Hypotéza - je druh domnienky, tvrdenie alebo systém tvrdeni, o ktorom/ktorych v
¢ase jeho/ich formulovania nemozno rozhodnut, ¢i je/st pravdivé alebo nepravdivé.
Charlesov zakon — tlak plynu pri konStantnom objeme je priamo umerny teplote.
Chemicka kinetika — $tuduje zmenu reakénych rychlosti pri roznych podmienkach,
molekulové premeny pocas celej reakcie, vysvetl'uje mechanizmus reakcie.
Chemicka reakcia — latkova zmena, ktora prebieha medzi prvkami a zliceninami
v désledku ich vzajomného posobenia alebo ufinkom rdznych druhov energie.
Celkovy pocet atbmov a ich druhy v reak¢nej sustave ostavaju nezmenené.
Chemicka rovnica — symbolickd prezenticia chemickej reakcie pomocou
chemickych vzorcov zlGfenin a znaliek prvkov. Vyjadruje kvantitativnu
a kvalitativnu stranku chemickej reakcie.

Chemicka rovnovaha - nastdva, ak sa rychlost’ vzniku produktu z reaktantov
vyrovnd  rychlosti  spdtnej  premeny  produktov na  reaktanty. Z
hl'adiska termodynamiky vyjadruje stav sustavy, pri ktorom plati AG = 0.

Chemicka vlastnost® — charakteristika latky vyjadrujuca jej nachylnost k
chemickym zmenam.

Chemicka zli¢enina — latka zloZena z dvoch a viac prvkov navzajom viazanych
chemickou vézbou v stabilnom pomere. Je zloZzena z molekul, ktoré su jej
najmensou ¢ast'ou s rovnakymi vlastnostami.

Chemické nazvoslovie - systém pomenovania chemickych zlac¢enin.

Chemicky ¢ista latka - je to latka urcitych fyzikalnych a chemickych vlastnosti
(napr. teplota varu, hustota), ktoré sa d’alsim Cistenim nemenia. Chemicky ¢isté latky

su prvky a zlaceniny.
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Chemicky prvok — je zlozeny z atomov jedného druhu (t. j. Z atdbmov s rovnakym
protonovym cislom). Atém je jeho najmenSou castou s rovnakymi vlastnost’ami.
Chemicky vzorec — sustava znaciek prvkov s ¢iselnym oznaCenim ich zastipenia
v danej chemickej zltéenine.

Chemisorpcia — viazanie latok na povrchu inych latok chemickymi vdzbami.
Idealny plyn — plyn, v ktorom sa zanedbava objem jeho vlastnych molektl a
interakcie medzi molekulami plynu. Povazuje sa za uplne stlacitelny.

Idealny roztok - je roztok dvoch alebo viacerych latok, ktoré sa spravaju podla
Roultovho zékona.

Inertné (vzacne) plyny — su prvky VIII. A podskupiny periodickej stistavy prvkov,
ktoré maju Gplne obsadené posledné s a p orbitaly. St vel'mi stabilné, tazko reaguju.
Ion - elektricky nabita Castica atdomu alebo chemicky viazanej skupiny atomov,
ktora vznika prijatim alebo odovzdanim elektronov.

Ioniza¢na energia - energia potrebna na odobratie elektronu z atomu v zakladnom
stave (prva ioniza¢na energia).

Iénova vizba - chemicka vizba G¢inkom elektrostatickych pritazlivych sil medzi
kationmi a anionmi.

I6nova vymena - proces, pri ktorom sa vo vodnom roztoku prechodom cez stipec
ur€itej latky nahradi i6n inym iénom.

I6nové latky - tuhé latky zlozené z katidnov a aniénov viazanych elektrostatickymi
pritazlivymi silami.

Izobary — nuklidy, ktoré maju rovnaké nukleonové a rozdielne protéonové cislo
(napr. .0Se, 19K ).

Izolovana sustava - sustava, ktora nem6ze vymietiat’ so svojim okolim latku ani
energiu.

Izotony — nuklidy, ktoré maji rovnaky pocet neutréonov v jadre (napr.
siXe'gBa)

Izotopy - atomy, ktoré maju rovnaké protonové Cislo a rozdielne hmotnostné ¢islo.
Jednoducha vézba — je kovalentnd vizba, v ktorej je elektronovy par zdielany
obomi atdomami.

Joule (J) - jednotka energie v SI. 1J = 1 kg . m?/s?.

Katalyza — urychlenie chemickej reakcie pomocou katalyzatora.

Katalyzator — latka, ktord urychluje chemicku reakciu, ale sama sa pri reakcii
nespotrebuva.

Kationy — kladné iony.
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Katoda — elektroda, na ktorej prebieha redukcia.

Katédové Ziarenie — Ziarenie emitované katédou (zépornou elektrodou) v rurke
naplnenej plynom.

Kelvin (K) - jednotka absolutnej teploty v SI.

Kilogram (kg) - jednotka hmotnosti v SI.

Kineticka energia - energia spojena s pohybom atémov alebo molekul.

Kineticka tedria plynov - tedria popisujuca ndhodny neusporiadany pohyb molekul
a atomov plynu.

Koagulacia - je proces, pri ktorom sa koloidy vylucuju z roztoku agregéaciou
(zhlukovanim).

Koligativne vlastnosti — vlastnosti, ktoré¢ zavisia od koncentracie molekul alebo
i6nov v roztoku, ale nezavisia od ich charakteru.

Koloid - disperzia Castic jednej latky (dispergovana faza) v inej latke alebo
Vv roztoku (kontinudlna faza, disperzné prostredie).

Komplexné zliceniny — zlucenina skladajuca sa z komplexnych iénov s inymi
i6nmi opacného naboja alebo s neutralnymi formami.

Komplexny ién — i6n zlozeny z kovového atomu alebo i6nu s Lewisovou zasadou,
ktoré st spojené koordinac¢nou kovalentnou viazbou.

Kondenzacia — premena plynu na kvapalinu alebo tuhu latku.

Kondenzaéna reakcia — reakcia, pri ktorej sa spoja dve molekuly alebo idny
a uvol'ni sa nizko molekulovy produkt napr. voda.

Koordina¢na kovalentna vizba — vizba, v ktorej elektrony vizby poskytuje jeden
z atdbmov tvoriacich védzbu, druhy atom poskytuje prazdny orbital.

Koordinac¢né ¢islo — udava pocet atomov, ktoré iny atom v krystalovej mriezke
tesne obklopuju.

Koordina¢na zlicenina - zlGc¢enina skladajica sa z komplexnych iénov s inymi
i6nmi opac¢ného naboja alebo s neutralnymi formami.

Kovalentna vizba — chemicka vizba tvorena elektronovym parom, ktory rovnako
zdiel’aju oba atdmy tvoriace vézbu.

Kovalentny polomer — sucet polomerov atdomov viazanych kovalentnou vizbou
a priblizne sa rovna dizke danej kovalentnej vizby.

Kovy — latky s charakteristickymi vlastnostami (lesk, pevnost’, tvarnost, vodivost’),
ktoré maji vd’aka kovovej vézbe.

Kovy alkalickych zemin — prvky Il. A podskupiny periodickej ststavy prvkov, st
reaktivne, ale menej ako alkalické kovy.

Kriticka teplota — teplota, nad ktorou moze latka existovat’ len v plynnom stave.
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Kriticky tlak — je najnizsi tlak, pri ktorom sa moéze plyn pri kritickej teplote
skvapalnit’.

Krok urcéujuci rychlost’ reakcie — je najpomalsi krok v reakénom mechanizme.
Krystal — tuha latka definované¢ho geometrického tvaru s pravidelnym, priestorovo
sa opakujucim usporiadanim atomov, molekul alebo i6nov, ktoré ju tvoria.
Krystalografické ststavy — sedem zakladnych sustav na klasifikaciu kryStalov
podla hodnot mriezkovych parametrov.

Kvantovda mechanika — odvetvie fyziky, ktoré matematicky popisuje vinové
vlastnosti submikroskopickych castic.

Kvapalina — forma existencie latky, ktora je nestlagite'na, ma staly objem, ale nema
staly tvar.

Kyselina — je podl'a Arhenia latka, ktora vo vodnom prostredi zvySuje koncentraciu
H;0" (vodikovy kation H") apodla Bronsteda latka schopni odstiepit proton
v protolytickej reakcii.

Kiyslé soli — soli, ktoré mozno teoreticky odvodit’ od prislusnej kyseliny ¢iastocnym
nahradenim kationov vodika inymi katidnmi (najcastejsie kovov).

Lantanoidy - 14 prvkov nasledujtcich v periodickej sustave prvkov za lantanom
(maju neuplne obsadené 4f-orbitaly).

Latka - forma hmoty, ktorej pokojova hmotnost’ ma kone¢nt hodnotu.

Lewisove kyseliny — latky schopné prijimat’ elektronovy par .

Lewisove zasady — latky schopné odovzdavat’ elektronovy par.

Magnetické kvantové ¢islo — kvantové Cislo, ktoré rozlisuje orbital definovany
hlavnym a vedlajs$im kvantovym ¢islom podla orienticie vo vonkajSom
magnetickom poli a nadobtda hodnoty od —I po +l.

Makromolekula - velkd molekula zloZzena z velkého mnoZstva atomov, ktora
dosahuje vysoku molekulovi hmotnost’ (az miliéon atdmovych jednotiek).
Maxwelova distribu¢na krivka molekulovej rychlosti — teoreticky vztah , ktory
ur¢uje poéty molekul s réznou rychlost'ou pohybu v danej vzorke plynu.
Medzimolekulové sily - pritazlivé sily posobiace medzi molekulami.

Meter — jednotka dizky v sustave SI.

Mineral — prirodna zltcenina v krystalickom alebo amorfnom stave.

Mol - je jednotkou latkového mnozstva. Je to mnozstvo latky, ktoré obsahuje
rovnaky pocet zakladnych Castic (atdmov, molekil, iénov), aky je pocet atomov
v12 g uhlika "C. Poget &astic v1 mole vyjadruje Avogadrova konstanta
N = 6,022. 10®mol™.
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Molarna koncentracia (cy) - udava poéet mélov (n) rozpustenej latky v objeme

n
roztoku (V) Cy, = [mol.dm™].

Molekula — skupina dvoch alebo viacerych atomov, ktoré st viazané chemickou
vézbou, zakladna stavebna Castica zluceniny.

Molekulové kryStalické latky — latky, ktoré su zlozené z atdémov alebo molekul
viazanych spolu medzimolekulovymi silami.

Moélova hmotnost’ M — hmotnost’ jedného moélu latky vyjadrena v gramoch [g.mol’
Y. Ciselne sa rovné relativnej atbmovej alebo molekulovej hmotnosti.

Molovy zlomok — pocet moélov urcitej latky v zmesi deleny suctom vsetkych
pocétov moélov latok, ktoré tvoria zmes.

Nasytena para - para, ktora je v stave termodynamickej rovnovahy s kvapalinou,
nad ktorou sa nachadza.

Nasyteny roztok — roztok, vktorom sa za danych fyzikdlnych podmienok
nerozpusti viac danej rozpustnej latky.

Neelektrolyty — latky, ktoré st rozpustené vo vode takmer neionizované, maju
zanedbatel'nu vodivost’.

Nekovy — latky, ktoré nemaju charakteristiky kovov.

Nenasyteny roztok — roztok, v ktorom za danych podmienok sa mdze rozpustit’ viac
rozpustenej latky.

Nestechiometrické zluceniny — latky, ktorych zlozenie sa neda vyjadrit’ chemickym
vzorcom.

Neutralizacia - reakcia kyseliny a zasady.

Neutron — elementarna Castica bez naboja v jadre atdomu. Hmotnost’ ma rovnaku ako
proton.

Nevizbovy elektrénovy par — elektronovy par, ktory sa nepodiela na vizbe.
Nuklearna reakcia — reakcia, pri ktorej dochadza k premene atdbmového jadra.
Nukledrna energia — energia uvol'nena pri nuklearnej reakcii.

Nukleon - Castica atdmového jadra (protdn alebo neutron).

Nuklid - latka zlozena ztplne rovnakych atomov (s rovnakym protonovym
a nukleonovym ¢islom).

Oktetové pravidlo — tendencia atomov nadobudnut’ Uplné obsadenia s, p orbitalov
vo valencnej sfére.

Opticka aktivita — schopnost’ latky otacat’ rovinu polarizovaného svetla (v tuhej
forme i v roztoku).

Optické izoméry — su izoméry, ktoré st si navzajom zrkadlovym obrazom.
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Osmoticky tlak — tlak, ktory je potrebny na potlacenie osmozy.

Osméza — jav, pri ktorom molekuly rozpustadla jednosmerne prechadzaji cez
polopriepustni  mebranu z roztoku S nizSou koncentraciou (alebo =z Eistého
rozpustadla) do roztoku s vy$Sou koncentraciou az do dosiahnutia osmotického
tlaku.

Oxidacia — cast’ oxidacno-redukénej reakcie, pri ktorej atom (i6n) straca jeden alebo
viac elektronov a zvysuje svoje oxidaéné éislo.

Oxidaéné c¢inidlo (oxidovadlo) — latka, ktord oxiduje iné latky a sama sa tym
redukuje.

Oxidacné ¢islo — naboj atomu v zlucenine, ktory by atém ziskal, ak by elektronovy
par tvoriaci vdzbu pripadol atdomu elektronegativnejsieho prvku.

Oxidy — su binarne zlaceniny kyslika s inym prvkom, kde kyslik ma oxidaéné &islo
-11.

Otvorena sustava — vymiena s okolim latku aj energiu

Paramagnetické latky — latky snesparenymi elektronmi, ktoré su slabo
pritahované magnetickym pol'om.

Parcialny tlak — ¢iastkovy tlak plynu, ktory je sucast’ou plynnej zmesi.

Pascal (Pa) - jednotka tlaku v SI 1 Pa = 1 kg/(m.s%).

Pauliho vyluc¢ovaci princip — v jednom atome neexistuju dva elektrony, ktoré by
mali vSetky Styri kvantové Cisla rovnaké.

Periéda — postupnost’ prvkov v periodickej ststave prvkov v jednom vodorovnom
rade.

Periodicka sustava prvkov (Periodicka tabulka) - pravidelné zoradenie prvkov
do radov a stipcov podra rasticeho proténového ¢&isla.

Periodicky zakon — ak st prvky zoradené podla rastiiceho protonového ¢isla, ich
chemické a fyzikalne vlastnosti sa periodicky opakuju.

pH — zaporny dekadicky logaritmus molarnej koncentracie hydroxdoniovych
kationov. pH = -log /H;0" /.

Plazma — elektricky neutralny plyn zloZeny z i6nov a elektronov.

Plyn — forma existencie latky, ktora je l'ahko stlaitend a prispésobuje svoj tvar
tvaru nadoby, v ktorej sa nachadza.

Polarna kovalentna vizba — kovalentna vizba, v ktorej su elektrony tvoriace vizbu
posunuté k elektronegativnejSiemu z viazanych prvkov.

Polovodi¢ — latka, ktora je pri izbovej teplote slabo vodiva a ktorej vodivost
S teplotou vzrasta.

Potencidlna energia — energia objektu dana jeho poziciou.
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226.
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229.

230.

231

232.

233.

234.

Potencialovy rozdiel — rozdiel elektrickych potencialov medzi dvomi bodmi.
Povrchové napitie — energia potrebnd na zviac¢Senie povrchu kvapaliny o jednotku
plochy.

Praca — energeticka vymena, ktord vznika, ak sila F premiestituje objekt po drahe d.
Precipitat — tuh4 latka, ktora vznikla chemickou reakciou z roztoku.

Prechodné prvky — Casto oznaCované ako prvky podskupiny B v periodickej
ststave st prvky, ktoré maji netplne obsadené orbitaly d (tzv. d-prvky).

Presnost’ — 'blizkost’ radu hodnét ziskanych z identickych kvantitativnych merani.
*Najblizsia hodnota jednotlivého merania k jej skutoénej hodnote.

Princip neuréitosti — podla principu neurcitosti nie je mozné urcit’ u elementarnych
Castic hybnost’ a polohu sti¢asne.

Produkt — latka, ktora vznikla chemickou reakciou.

Protivizbovy orbital — molekulovy orbital s vy$Sou energiou ako vizbovy orbital
ktory neobsahuje elektrony (nie je medzi jadrami atdbmov).

Protén — clementirna cCastica v jadre atomu, ktord ma najmensi kladny naboj
a hmotnost’ cca 10?’kg.

Prvy termodynamicky zakon — zmena vnutornej energie ststavy AU = g + w.
Pufry — roztoky charakteristické stabilitou pH aj po pridani urcitého (malého)
mnozstva silnej kyseliny alebo zasady.

Radioaktivita — premena (rozpad) jadier prvkov za sucasnej emisie Ziarenia.
Reakéna rychlost’ — vzrast koncentracie produktov za jednotku ¢asu, alebo pokles
koncentracie reaktantov za jednotku casu.

Reakéné teplo — teplo, ktoré sa uvolni alebo spotrebuje ststavou pri chemickej
reakcii.

Reakény mechanizmus — siibor elementarnych reakcii, z ktorych pozostava celkova
chemicka reakcia.

Reaktant — latka vstupujuca do chemickej reakcie.

Redox reakcia — oxida¢no- redukéna reakceia.

Redukcia — ¢ast’ oxida¢no-redukénej reakcie, pri ktorej atéom (i6n) prijme elektrony
a znizuje svoje oxidacné Cislo.

Redukéné cinidlo (redukovadlo) — latka, ktora sposobuje redukciu inych latok
a sama sa oxiduje.

Relativna atéomova hmeotnost’ A, - je podielom medzi skutoénou hmotnost'ou
, . < my
atbmu ma [kg] aatémovou hmotnostnou  konstantou u: A = —=,

u
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u = 1,66. 10%kg. Priemerné relativne atémové hmotnosti prvkov su uvedené pri
kazdom prvku v Periodickej sustave prvkov.

Relativna molekulova hmotnost” M, — je podielom medzi skuto¢nou hmotnost'ou
molekuly my [kg] aatomovou hmotnostnou konstantou u: A, = mTM ,
u = 1,66. 10%’kg. Ciselne sa rovna sadtu A, prvkov, ktoré ju tvoria, pri zachovani
ich pomeru v zlt¢enine (treba poznat’ jej molekulovy vzorec). Je to bezrozmerné
¢islo.

Reverzna osméza — proces, V ktorom rozpustadlo (napr. voda) je tlaéené cez
polopriepustnit membranu z koncentrovanejSieho roztoku do zriedenejSieho.
Rovnovazna kons$tanta chemickej reakcie K; - vyjadruje vyrovnanie rychlosti
chemickej reakcie v oboch smeroch.

Rozpustena latka — latka v roztoku, ktora je v mensom mnozstve.

Rozpustnost’- mnozstvo latky rozpustné v danom mnozstve rozpustadla pri danej
teplote, aby vznikol nasyteny roztok.

Rozpustadlo — latka, ktora je v roztoku v nadbytku.

Roztok — homogénna zmes v plynnom, kvapalnom alebo tuhom stave.

Rychlostna konStanta — pomernd konstanta vo vztahu medzi rychlostou
koncentra¢nej premeny latky pri chemickej reakcii a koncentraciou.

Samovol'ny, spontanny proces - fyzikalna alebo chemicka zmena, ktord sa udeje
sama (t. j. bez pdsobenia vonkajsich sil).

S| — international system of units (medzinarodny systém jednotiek).

Sigma vizba — vizba, ktora vznikd kombinaciou atomovych orbitalov na spojnici
jadier.

Silné kyseliny — kyseliny uplne ionizované vo vode.

Silné zasady — latky, ktoré pri uplnej ionizacii odstepuju vo vode OH ion.

Silny elektrolyt - zlGc¢enina, ktora je vo vode tplne ionizovana.

Skla — nekrystalické (amorfné) tuhé latky alebo presnejsie kvapaliny s vel'mi
vysokou viskozitou.

Sklenena elektréda — referencna elektroda, ktora sa pouziva pri merani pH.

Slabé elektrolyty — elektrolyty, ktoré st vo vode alebo v polarnom rozpustadle
v molekulovom i ionizovanom stave (t. j. st len Ciasto¢ne ionizované).

Slabé kyseliny — kyseliny, ktoré su len ¢iasto¢ne ionizované vo vode.

Slabé zasady - zasady, ktoré su len Ciastocne ionizované vo vode.

Sol’ — chemicka zlucenia, ktora vznika neutralizaénou reakciou kyselin a zésad.

Sol — koloid pozostavajici z tuhych ¢astic dispergovanych v kvapaline.
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Spinové kvantové Cislo — predstavuje dva stupne volnosti (orientacie) elektronu
definovaného tromi kvantovymi ¢islami a formalne ma hodnotu + % .

Spojité spektrum — spektrum obsahujuce vinenie (elektromagnetické Ziarenie)
vietkych vinovych dizok.

Stavova funkcia — je vlastnost’ ststavy zavisla len od jej okamzitého stavu a jej
zmena je uréena premennymi - tlakom a teplotou.

Stechiometria — zaobera sa kvantitativnymi vztahmi medzi prvkami v zli¢eninach
a medzi reaktantami a produktami chemickych reakcii.

Stupen ionizacie (disociacie) — pomer medzi latkovym mnozstvom ionizovanej
rozpustenej latky a celkovym latkovym mnoZstvom rozpustenej latky v elektrolyte.
Sublimacia — skupenska premena tuhej latky na plynnu.

Substituéna reakcia — reakcia, pri ktorej je atom alebo skupina atomov v molekule
nahradend inym atdmom alebo skupinou atomov.

Sustava alebo systém — latka alebo zmes latok, ktorych zmeny st predmetom
skiimania. Od okolia st oddelené myslenou alebo realnou bariérou.

Specificka tepelna kapacita — mnoZstvo tepla potrebné na ohriatie jedného gramu
latky o jeden stupen Celzia.

Standardna entalpia AH® — teplo pri konstantnom tlaku (zmena entalpie), ktoré sa
uvolni alebo pohlti pri vytvoreni 1 moélu latky pri Standardnych podmienkach
Z jednotlivych prvkov v §tandardnom stave.

Standardna Gibbsova energia AG® — predstavuje zmenu energie, ktora sa pohlti
alebo uvolni pri vzniku 1 molu zliceniny z prvkov v zakladnom stave za
Standardnych podmienok.

Standardny elektrédovy potencial — potencial kovovej elektrody, ktora je vl
molarnom roztoku vlastnych iénov, pri teplote 25°C a normalnom atmosférickom
tlaku.

Standardny stav — predstavuje podmienky pre tlak 101,325 kPa a teplotu 25°C.
Teoria — subor tvrdeni o predmete vyskumu, ktoré povazujeme za pravdivé. Nesmie
byt v rozpore s doteraj$imi skusenostami a vysledkami experimentov a nesmie
obsahovat’ vnutorné rozpory.

Teoria valenénych vizieb — priblizna tedria na vysvetlenie kovalentnej vazby na
zaklade kvantovej tedrie. Predpoklada ¢iastocné prekryvanie valenénych orbitalov.
Tepelna kapacita (C) — teplo potrebné na ohriatie definovaného mnozstva latky
0 jeden stupeti Celzia alebo jeden Kelvin.

Tepelna rovnovaha — stav, pri ktorom nedochadza k vymene tepla medzi sustavou

a okolim.
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Teplo — energia, ktora teleso prijme alebo odovzda inému telesu v dosledku ich
rozdielnej teploty (pri tepelnej vymene).

Teplo topenia - teplo potrebné na prechod tuhej latky do kvapalného skupenstva.
Termodynamickd rovnovaZzna konStanta — konStanta, ktord vyjadruje stav
termodynamickej rovnovahy sustavy, o znamena, ze sa vyrovnaju rychlosti reakcii
v oboch smeroch.

Termodynamika — Studuje vzt'ahy medzi réznymi formami energie pri chemickych
a fyzikalnych dejoch.

Tlak — sila pdsobiaca na jednotku plochy. Jeho zakladnou jednotkou je Pascal (1Pa
= 1IN m? = 1kg m™s?). Pascal je definovany ako tlak, ktory vznikne posobeni sily
velkosti 1N na plochu 1m? (Prepodet starsich jednotiek: 1 barr = 10° Pa, 1 Torr =
133,332 Pa, 760 torr = 101 325 Pa.).

Tlak nasytenej pary — tlak pary nad kvapalinou v rovnovaznom stave.

Transurany — prvky, ktoré v periodickej tabul'ke nasleduju za uranom, to znamena,
ze ich atomové Cislo je vicsie ako 92. V prirode sa nenachadzaju, boli pripravené
jadrovymi reakciami.

Treti termodynamicky zakon — hovori, ze dokonale krystalicka latka ma pri 0
K entropiu rovnu nule.

Trojita viazba — je kovalentnd vidzba, v ktorej s tri elektronové pary zdielané
dvomi atdmami.

Trojny bod — bod vo fazovom diagrame ur¢ujuci teplotu a tlak, pri ktorych existuju
vsetky skupenstva latky v rovnovahe.

Tuha latka - latka v tuhom skupenstve, relativne nestlacitel'na, so stalym tvarom
a objemom.

Tuhnutie - prechod z kvapalného do tuhého skupenstva.

Umernost’ hmotnosti a energie - hmotnost’ a energia su rozne navzajom Gmerné
vlastnosti hmoty. Kazdému mnozstvu energie ststavy prislicha uréitd hmotnost’
a kazdej hmotnosti ur¢ita energia. E = mc?.

Valen¢né elektrony — elektrony viazané v atome nachadzajiice sa v nelplne
obsadenej (valen¢nej) kvantovej sfére.

van der Waalsova rovnica — rovnica vztahu medzi p, V, T an pre realny plyn.

van der Waalsove sily — medzimolekulové pritazlivé sily zahfiiajuce vdzby dipol —
dip6l a Londonove disperzné sily.

Vizbova energia jadra — energia potrebna na rozstiepenie jadra na protony
a neutrony.

Vizbovy orbital - molekulovy orbital sustredeny v oblasti medzi jadrami.
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Vizbovy elektronovy par — elektronovy par zdielany dvomi atémami tvoriacimi
vizbu.

Vizbovy poriadok — podla Lewisa je to pocet elektronovych parov vo vizbe.
V tedrii molekulovych orbitdlov je to polovica rozdielu vizbovych a protivdzbovych
elektronov.

Vedeckd metéda — vSeobecny postup pri vedeckom pozndvani spocivajuci
v opakovani krokov, ktoré zahffiaju zber udajov, formulaciu problému, tvorbu
hypotéz a tedrii, predpovede (logické dedukceie) a ich overovanie.

Viskozita — miera vntitorného trenia v kvapalinach, odpor proti te¢eniu kvapaliny.
VlInova dizka — vzdialenost’ medzi dvomi susednymi identickymi bodmi viny.
Vniitorna energia E - celkova energia termodynamickej ststavy.

Vodikova vidzba — pritazlivd sila medzi molekulami kovalentnych zlucenin
elektropozitivneho vodika so silne elektronegativnymi atdomami (F, Cl, N, O, S),
ktoré maju asponi jeden vol'ny elektronovy par, v désledku polarity danej molekuly.
Vol'ny elektrénovy par — elektronovy par vo valenénej sfére, ktory netvori vazbu.
Vyparovacie teplo — teplo potrebné na prechod kvapaliny do plynného stavu.
Vyparovanie — premena kvapaliny alebo tuhej latky na plynné skupenstvo.
Vystavbovy princip — schéma pouzivana na reprodukciu elektronovej konfiguracie
atomov v zakladnom stave, pravidlo vyjadrujuce postupné obsadzovanie orbitalov
elektronmi v smere rastu energie.

Vzbudeny (excitovany) stav - kvantovo-mechanicky stav atému alebo molekuly,
ktory suvisi s preskokom elektrénu na vyssiu energeticku hladinu.

Zikladny stav — kvantovo-mechanicky stav atomu alebo molekuly, v ktorom su
elektrony v najnizsich energetickych hladinach. Pri prechode elektronov do vyssich
energetickych hladin prechadzaju atomy (molekuly) do excitovaného (vzbudeného)
stavu.

Zakon stalych zlucovacich pomerov - chemicka zluc¢enina je vzdy zlozena z
prvkov v konsStantnom pomere. Ak dva prvky tvoria zlG¢eninu, su v nej zastupené
vV pomere malych celych Cisel.

Zikon zachovania energie - energia sa moéze menit z jednej formy na inu, ale
celkové mnozstvo energie je kon$tantné, > F = konst.

Zakon zachovania hmotnosti — hmotnost’ izolovanej sustavy je stala a nezavisi od
zmien, ktoré v nej prebiehaji. (Lomonosov 1756 a Lavoasier 1779) >m = konst.
Zasada - je podl'a Arhenia latka, ktord vo vodnom prostredi zvySuje koncentraciu
OH"  (hydroxidovy anidon) a podla Bronsteda latka schopna prijimat’ proton
v protolytickej reakcii.
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308. Zmena stavu (fazova premena) - zmena skupenského stavu latky na iny.
309. Zmes — je tvorend dvomi a viacerymi latkami, ktoré sa daju oddelit’ fyzikalnym

sposobom.
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