Zakladni typy chemickvch latek. Zakladni typyv chemickvch reakci.

1. Ceské chemické nazvoslovi

Oxidy, jejich ptiprava a déleni.

3. Kyseliny a zasady. Acidobazické reakce.

a) ptiprava kyselin, hydroxida

b) vypocet pH roztokl kyselin a hydroxida

Soli a jejich priprava

Oxido-redukéni reakce. Redoxni potencial.
Komplexni slouceniny, komplexotvorné reakce.
Reakce srazeci.
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1. Chemické anorganické nazvoslovi

Ndazvoslovi anorganické chemie je soubor pravidel, jimiz se Fidime pri odvozovani chemickych
ndazvii anorganickych sloucenin. Ceské chemické ndzvoslovi vychdzi z obecnych pravidel
mezinarodni organizace chemikuu IUPAC (International Union for Pure and Applied Chemistry),
prevedenych do podminek ceského jazyka.

Kazdy nazev slouCeniny obsahuje 2 ¢asti — podstatné a piidavné jméno. Podstatné jméno je
odvozeno od charakteru aniontu — napt. oxid, hydroxid, kyselina nebo stl (chlorid, sulfid, siran,
uhli¢itan, chlore¢nan, jodistan apod.). Pfidavné jméno souvisi s kationtem slou¢eniny — napf. sodny,
vapenaty, fosfore¢ny, manganisty, osmicely apod.

Zéakladem pro tvorbu ¢eského chemického anorganického nazvoslovi jsou koncovky ptidavnych
jmen, odvozené od oxidacniho ¢isla kationtu dané slouceniny, ptipadné koncovky podstatnych jmen
odvozenych od oxida¢niho Cisla stfedového atomu aniontu dané slouceniny (tyka se kyslikatych
sloucenin kovl anekovll). Jednotlivym oxida¢nim ¢&islim byly pfifazeny koncovky ptidavnych
| podstatnych jmen na navrh Emila Votocka (1872 — 1950), profesora chemie prazské techniky
takto:

Oxidacni Cislo pridavné jméno podstatné jméno
(muzsky rod) (zensky rod)

I -ny -na - nan

I - naty - natd - natan

i - ity - itd - itan

v - icity - icita - i¢itan

V - iény, -e¢ny - ién4, -eCna - iénan, -eCnan
VI - ovy - ova -an
VIl - isty - ista - istan
VIl - icely - iceld - i¢elan

Nazvoslovi_oxidi (kysli¢nikil) — jsou slougeniny tvotené kationtem kovu ¢i nekovu (piip.
dvojprvkovou skupinou, napt. UO,?* - uranyl) a aniontem kysliku, kde kyslik ma oxidaéni ¢islo II-
gili o',

Poznamka: oxidacni Cislo (fimska cislice) kysliku je totozné s formalnim nabojem (arabska cCislice) kysliku
Vv slou¢ening).

Nazev obecné:

Oxid (podst. jm.) + nazev prvku (kovu nebo nekovu) s odpovidajici koncovkou (piid. jm.)
Priklad: tvorba vzorce
napf. oxid méd’ny: zapiseme znacku médi Cu s ox. & I+ - Cu'* a znacku kysliku s ox. & II" - O'"-

CUHME i Cu0O nebo

oxid vanadiény: zapiSeme znacku vanadu V s ox. ¢. V+ - VV* a znac¢ku kysliku s ox. & II" - O'-

VV+2?°$J5 ¢ili Vz 05
tvorba nazvu
N aZO , uréime oxidaéni ¢isla N al+2>‘@~“-l :

protoze ox. ¢. kysliku je II-, je ox. &. sodiku rovno I+, tedy Na'*, odtud nazev sodny.
Cely nazev oxidu je oxid sodny
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Nebo jiny ptiklad: Sloucenina ma vzorec SiO>

. ] - I\/+ NA
SI 02, uréime oxidaéni &isla SI Vv (OZI | )4

Protoze soudet ox. ¢isel dvou atomil kysliku tvoii naboj skupiny O2a je celkové 4-, tedy(O2)*, musi

byt naboj kiemiku 4+, tedy Si** s koncovkou —icity, tedy kiemicity. Vysledny nazev slouceniny je

oxid kiemicity.

Nazvoslovi hydroxidii - slougeniny obsahuji hydroxidovy anion , jednovaznou skupinu —OH,

zvanou také hydroxyl nebo hydroxylova skupina. Ma zaporny naboj 1-, tedy (OH)! a v nazvu tvoii

podstatné jméno hydroxid. Hydroxylova skupina (hydroxidovy anion) je v hydroxidu vazana na
kation kovu nebo kation NH4* (amonny kation), jejichz nazev tvoii pfidavné jméno, napf. sodny,
véapenaty, hlinity, amonny apod. Lze jim ptifadit obecny vzorec Me""(OH)n kde N je oxidaéni
¢islo kovu. Napf.

Vytvoite nézev slouceniny Ca(OH):

Ca”+ <\(OH)_2 ; skupina OH dava nazev podst. jm. hydroxid, ox. ¢. II+

vapniku nazev ptid. jm. vapenaty. Celkovy nézev je hydroxid vapenaty. Nebo
vytvoite nazev slouceniny Fe(OH)3

+<f- . :
Fel I (GH)B ; Ze vzorce je patrné, ze kation zZeleza ma ox. €. I1I+, odtud celkovy

néazev slou¢eniny hydroxid Zelezity.
Pti tvorbé nazvu ze vzorce postupujeme obracené, tj. uréime oxidacni Cislo kationtu (kovu)
a pritadime ptislusnou koncovku piid. jména.

Vytvofte z ndzvu vzorec hydroxidu, napt. Ba(OH)a.
Piitomnost OH skupiny udava podst. jm. hydroxid, ox. ¢. baria je 11+, protoze jeden atom baria
vaze dvé skupiny OH se zapornym jednotkovym néabojem. Odtud pro barium ptidavné jméno
barnaty. Cely nazev sloueniny je tedy hydroxid barnaty.

Nazvoslovi kyselin.
Z hlediska charakteristiky 1ze fici, Ze vSechny kyseliny obsahuji ve vzorci jeden nebo vice atomi
vodiku, které tvoti kationty H a tzv. kyselinotvorny zbytek, ktery tvoii anion kyseliny a oznacuje
se obecné A™, kde n je zaporny naboj aniontu a zaroven pocet atomd vodiku v kyseliné. Obecny
vzorec kyseliny je tedy Hn A™. Kyselinotvorny zbytek miize byt bud’ bezkyslikaty nebo kyslikaty.
Podle toho rozliSujeme kyseliny bezkyslikaté a kyseliny kyslikaté (oxokyseliny).
Bezkyslikaté kyseliny
Nazev kazdé kyseliny je tvoten podst. jm. Kyselina a piid. jménem, kde je nazev prvku nebo
skupiny s konc. vodikova (chlorovodikova, sirovodikové, kyanovodikova apod.).
Kyslikaté kyseliny
Nazev kazdé kyseliny je tvoten podst. jm. Kyselina a prid. jménem, odvozenym od stFedového
prvku a s koncovkou, ktera piislusi ox. ¢. tohoto stiedového prvku, napi. kyselina
uhlicita, fosforecnd, sirova, dusicnd apod. Dale je dilezité si uvédomit, ze
- poCet atomi vodikl vyjadfujeme pfedponami mono-, di-, tri-, tetra-, penta- (cesky jedno-,
dvoj-, t#i-, c¢tyr-)  atd. s oznaCenim hydrogen pred nazvem kyseliny, napf. Kkys.
trihydrogenfosforecna H3zPOa, kys. monodrogenfosforecna HPO3 (doporucuje se piedpony
latinské),
- poCet atomi kysliku také vyjadiujeme stejnymi pfedponami, ale s oznacenim OXO, napi. Kys.
tetraoxofosforecna H3POa, kys. trioxofosforecnd HPOs.
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- pocet sttedovych atomu prvku v aniontu (kyselinotvorném zbytku) vyjadfujeme v piid. jm.
nazvu rovné¢z piredponami di- tri- atd. a s ndzvem tohoto prvku, napt. kyselina difosforecna,
disirova, trichromova apod.

vvvvvv

i kyslikatych kyselin a jejich Kyselinotvornych zbytki piehledné udava nasledujici tabulka:

KYSELINA KYSELINOTVORNY ZBYTEK
Nézev Vzorec Nazev
a)_kyseliny bezkyslikaté
HF fluorovodikova F fluorid
HCI chlorovodikova Cr chlorid
HBr bromovodikova Br bromid
HI jodovodikova I jodid
H2S sirovodikova (sulfan) S% sulfid (sirnik)
(HS) hydrogensulfid
HCN kyanovodikova (CN) kyanid
HSCN thiokyanata (SCN) thiokyanatan
b) kyseliny kyslikaté (oxokyseliny)
HCIO chlorna ClO chlornan
HCIO2 chlorita ClOz chloritan
HCIOs chlore¢na ClOz chlore¢nan
HCIO4 chlorista ClO4 chloristan
H2S03 sificita SO3* sifi¢itan
H2S04 sirova SO4* siran (sulfat)
H2S203 thiosirova (sirnatd) S203% thiosiran (sirnatan)
H2S206 dithionova (S206)? dithionan
H2SnOs kyseliny polythionové (n =2,3...) (SnO6)? polythionany
H2S207 disirova S207% disiran
H2S20g peroxodisirova S208” peroxodisiran
HNO: dusita NO2 dusitan
HNOs3 dusi¢na NOs dusi¢nan (nitrat)
HPO2 hydrogenfosforita PO fosforitan
H3PO3 trihydrogenfosforita POs* fosforitan
HPO3 hydrogenfosfore¢na POs’ fosfore¢nan (fosfat)
H3PO4 trihydrogenfosfore¢na PO fosfore¢nan
H4P207 difosforecna P,O7* difosforecnan
H4P20g peroxodifosfore¢na P,0g* peroxodifosfore¢nan
H2CO3 uhli¢ita COs* uhli¢itan
H2Si03 dihydrogenkiemicita Si0s* kfemicitan
H4SiO4 tetrahydrogenkiemicita SiOs* kfemicitan
H2Si20s dihydrogendikfemicita Sip0s5% dikfemicitan
HeSi309 hexahydrogentrikiemicita Siz0q% trikfemicitan
HBO> hydrogenborita BO> boritan
H3BOs3 trihydrogenborita BOs* boritan
HOCN kyanata (OCNY kyanatan (oxykyanid)
HNCO izokyanata (NCOY izokyanatan

Nekdy, zpravidla v ptipadech, kde vzorec kyseliny se lisi (pouze) poctem atomu vodiku a kysliku, 1ze odvozovat nazev
kyseliny, ptip. jeji soli z poétu atom kysliku. Napt.: H2SiOs — k. dihydrogenkiemi&ita nebo trioxokiemicitd, stl SiOz?—
trixokfemigitan, H4SiO4 — k. tetrahydrogenkfemicita nebo tetraoxokiemigita, stil SiOs* — tetraoxokiemiditan, HPOs — k.
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hydrogenfosfore¢na nebo trioxofosforeéna, sil POs” — trioxofosforeénan, HsPOs — trihydrogenfosfore¢na nebo
tetraoxofosfore¢nd, stil PO4> — tetraoxofosforegnan.

Od vyse uvedenych vzorcli 1ze odvozovat vzorce nebo nazvy méné Casto se vyskytujicich kyselin,
ptip. soli porovnanim jejich vzorcti nebo nazvii.

Napf. méame napsat vzorec kyseliny trihydrogenarseni¢né. Podobny je néazev kyseliny
trihydrogenfosforecné HsPO4, proto vzorec hledané kyseliny bude rovnéz podobny — HzAsOa.

Jiné ptiklady:
vzorec kys. manganoveé....... jako sirové HoSOa............ tedy H2MnOg4
vzorec kys. jodi¢né............ jako dusi¢né HNOs3 nebo chlore¢né HCIOs.......... tedy HIO3

Obracené: Mame urcit nazev kyseliny o vzorci HBrO. Tento vzorec méd obdobné slozeni jako
vzorec HCIO — kyselina chlornd, odtud vzorec HBrO ma kyselina bromnd.

Nazev lze odvodit rovnéz zjisténim oxidacniho ¢isla bromu. Protoze brom ma ve slouceniné ox. €.
I+, odpovidajici koncovka je — na , odtud kyselina bromna. Nebo

vzorec slouceniny je H2Cr2O7. Jaky ma kyselina nazev ? Obdobny vzorec ma kyselina o vzorci
H2S207 — Kkys. disirovd. Proto vzorec H2Cr207 ma kyselina dichromovd.

Nézev lze odvodit také zjisténim oxidacniho Cisla chromu. Protoze chrom mé ve slou¢eniné ox.
¢.VI+, odpovidajici koncovka je —ova, pocet atomi chromu 2 vyjadiime ptedponou di-, odtud
kyselina dichromovd. Jiné piiklady:

vzorec kyseliny je HMnOa...... jako HCIOg, tj. kys. chloristd...proto HMnO4 je Kys. manganistad,
nebo ox. ¢. Mn ve slouceniné je VII+, proto konc. —istad, tedy kyselina manganista.

Nazvoslovi soli.

Podstatné jméno je odvozeno od nazvu aniontu (kyselinotvorného zbytku) a ma konc. — id (od
bezkyslikatych kyselin, napt. chlorid, sulfid, kyanid) nebo — an (od kyslikatych kyselin, napf. siran,
dusi¢nan, chlornan apod.). U kyslikatych soli koncovka podst. jm. (nazvu aniontu) udava ox. ¢.
sttedového atomu, napf. kiem-i¢itan Si'V*, mangan-istan MnV'", chlor-itan apod. N4boj celého
aniontu je dan souc¢tem naboji jednotlivych atoml v aniontu (viz. Piehled kyselinotvornych
zbytkd).

Ptidavné jméno je odvozeno od nazvu kationtu (kov, nekov ¢i amonny kation), koncovka udava ox.
¢. (naboj) kationtu. napf. olov-natyPb?*, hlin-izy Al®*, amon-ny NH4* apod.

Tvorba vzorcii soli z ndzvu.

Méme vytvoftit vzorec soli, jejiz nazev je bromid Zelezity. Postupujeme tak, Ze napiSeme kation
zelezity Fe3* a anion bromidovy Br

FeBZ'::B-'Kl_ , kfizem zapiSeme ¢isla naboji — FelBr?,
Nebo mame vytvorit vzorec soli, jejiz nazev je chroman amonny. Uvédomime si, Ze nazev chroman
je obdobny jako nazev siran (SO4)%, tedy anion chromanovy ma sloZzeni obdobné - (CrO4)%. Kation
amonny je NH4". Postupujeme tak, Ze napiSeme kation amonny NH4" a anion chromanovy (CrO4)%.

N Hzii(‘:@r*@ﬂf_’ kfizem zapiseme cisla naboji — (NH4)2CrOa

Podobn¢ jako siran 1ze odvozovat nazvy napt. wolframan, manganan, Zelezan, molybdenan apod.

V ptipadé, Ze podstatné jméno odpovidd dvéma moZnym aniontim, je tfeba nazev specifikovat
pfesngji. Napi. Fosforerénan sodny - z ndzvu soli neni jednoznacné ziejmé. Jedna — li se o stl
kyseliny trihydrogenfosfore¢né (tetraoxofosforecné) nebo monohydrogenfosforecné
(trioxofosfore¢né), tedy soli o vzorcich NazPO4 a NaPOs. Piesné nazvy uvedenych soli jsou tedy
NasPOs — tetraoxofosfore¢nan (troj)sodny a NaPOs - trioxofosfore¢nan sodny

Tvorba ndzvu soli ze vzorce.
Mame vytvofit nazev vzorce soli, jejiz vzorec je napt. Cas (POa4)2. Postupujeme tak, ze
a) urcime ox. ¢. vapniku Ca — to je I+, protoze skupina (POs) ma naboj 3- (viz tabulka aniontt).
Odtud konc. vépenaty.
b) ur¢ime ox. ¢. fosforu v skuping (PO4) — je V+, odtud konc. fosforeénan.
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C) ur¢ime nazev sloudeniny — fosfore¢nan vapenaty, presnéji tetraoxofosfore&nan (troj)vapenaty.
Nebo mame odvodit nazev soli 0 vzorci NalOa. Lze postupovat tak, ze
a) pojmenujeme anion 104 na zakladé podobnosti s aniontem CIO4 (viz tabulka — ClO4 je
chloristan), tedy jodistan,
b) uréime naboj sodiku — ten je 1+ tedy sodny,
€) ur¢ime nazev slouceniny — jodistan sodny.
Podobn¢ jako ClO4 (chloristan) lze odvozovat napf. MnO4 (manganistan), ReO4 (rhenistan)
a dalsi.
Podobné jako COs? (uhli¢itan) lze odvozovat napt. SiOs? (kiemiditan), SOs% (sifi¢itan), SeOs>
(selenicitan) a dalsi.
V ptipadé, ze nazev kyselinotvorného zbytku odpovidd dvéma riiznym kyselindm, upiesiiujeme jej
piredponou —oxo a po¢tem atomu kysliku, pt. dioxo-, troxo- atd. Jako ptiklad uvedeme
NaBO: — nazev je boritan sodny. Protoze podst. jm. boritan mtze byt i od jinych kyselin
boru, je nutno puvodni nazev upfesnit a piidat pfedponu —dioxo , tedy ptesné dioxoboritan sodny.
Nézev vétSiny jednodussich sloucenin lze odvodit také urenim oxidacnich cisel jednotlivych
prvki, podobné jak je ukazano vyse (viz Caz (POa)2). Je nutné vSak znat naboje kyselinotvornych
zbytku.
Vyse uvedené soli vznikaji nahrazenim vSech atomu vodikd v molekule kyseliny. Tyto soli se
nékdy, na rozdil od hydrogensoli, oznacuji jako normdalni.
Hydrogensoli
- jsou soli, které maji v kyselinotvorném zbytku (aniontu) jeden nebo vice vodikovych atomi. To
znamena, ze pii odvozovani soli z vicesytnych kyselin byly nahrazeny kovem jen nékteré vodikové
atomy, ne vSechny. Napft. od kyseliny trihydrogenfosfore¢né ziskdme nahradou 1 atomu vodiku
anion H,PO4’, nahradou 2 atomii vodiku anion HPO4%. Podobné od kyseliny uhli¢ité, HoCOs, resp.
sirové H2SOs nahrazenim jednoho atomu vodiku ziskdme anion HCOz,, resp. HSO4. Naboj
vzniklého aniontu je zaporny a jeho velikost odpovida poctu z kyseliny uvolnénych atomi vodik.
Nazvy hydrogensoli tvofime pfedponou hydrogen — k nazvu kyselinotvorného zbytku.Napf.
HCO3z — hydrogenuhli¢itan
HSO4. — hydrogensiran
HPO.* — hydrogenfosfore¢nan H2P,07* — dihydrogendifosfore¢nan
H.PO4s— dihydrogenfosforeénan H2P2,0s% — dihydrogenperoxodifosfore¢nan

Piiklady:
NaHCOs3 — hydrogenuhli¢itan sedny, Ca(HSO.). — hydrogensiran vdpenaty,
K2H2P207 — dihydrogendifosforeénan draselny, KHS — hydrogensulfid draselny
hydrogenfosfore¢nan sodny — Na;HPOs , hydrogenuhliditan hot¢eénaty — Mg(HCO:3):

2. Oxidy
Oxidy jsou slouceniny kysliku s kovy i nekovy. Pfipravuji se nejcastéji:
a) pfimym slucovanim prvku s kyslikem pti vyssi teploté napt. SO2, NO, P4O10, Al203
b) termickym rozkladem hydroxidd, uhli¢itant, sirant nebo dusi¢nanti, napf-.
Ca(OH), — CaO + H0
FeCO3 —— FeO + CO2
2Pb(NOz); — 2PbO + 4NO2 + O
¢) reakci prvku s vodni parou, napf.
C + HHO —» CO + H»
3Fe + 4HO —/ FexO3 + 4H:
Zjednodusené je l1ze rozd¢lit na oxidy:
e kyselinotvorné - s vodou poskytuji kyseliny nebo vznikaji z kyselin odSt€penim vody, napf.
oxidy nekovl CO2, SOz, SOz, P4O10, N2Os, ale i oxidy nekterych ptechodnych prvki (kovil)
s vy$8im oxidac¢nim ¢islem jako CrOsz nebo Mn,Os.
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e zasadotvorné - s vodou poskytuji hydroxidy nebo vznikaji z hydroxidii odstépenim vody, napf.
oxidy kovu alkalickych a kovt alkalickych zemin, oxidy nékterych ptechodnych prvki (kovi)
s niz§im oxida¢nim ¢islem jako Cr203, MnO, dale CuO, FeO, Fe203 apod.

e amfoterni - S Kyselinami i s hydroxidy reaguji za vzniku soli. Patii zde napt. ZnO, Al203 a jiné.

Al,03 + 3HSOs ——  Alx(SOs)3 + 6H0
AlO3 + 2NaOH + 3H.0 — 2 Na[AlI(OH)4]
e neutralni - ostatni oxidy, nereaguji ani s kyselinami ani s hydroxidy. Patii zde napi. CO, NO.
Jiny zpiisob déleni vychazi ze struktury oxidl. RozliSujeme:

e iontové oxidy - jsou oxidy obsahujici pfevazné iontové vazby. Jedna se oxidy kovu alkalickych,
alkalickych zemin a nékterych pfechodnych kovl v nizsich oxidac¢nich ¢islech.

epolymerni oxidy - atomy kovu a kysliku jsou spojené pievazné kovalentnimi vazbami, maji
trojrozmérnou, fetézovou nebo rovinnou strukturu. Jsou to oxidy vétSiny kovl se stfedni nebo
vyssi elektronegativitou a ve vySSich oxidacnich stupnich, dale oxidy polokovi, ptipadné
I nékterych nekovi (boru, germania, kiemiku, selenu a teluru). Patii zde jak oxidy zasadotvorné,
které nereaguji s vodou, napi. CuO nebo HgO, amfoterni, napt. ZnO, PbO, AlO3
a kyselinotvorné, napt. CrOs, B203, SeO2, WO3, SiO2. Polymerni oxidy, zejména trojrozmérné,
stejné€ jako iontové, maji vysoké body tani.

emolekulové oxidy - tvoii pfesné¢ definované molekuly, v nichz jsou atomy prvkid vazany
kovalentnimi vazbami. Zde patfi vétSina oxidli nekovi, napt. C120, N2Os, P4O19, SO3, N2O, CO,
oxidy arsenu, antimonu, Mn207, OsOa. Nasledkem nizké molekulové hmotnosti jsou tyto oxidy
tékavé, pii obycejné teploté plynné (N.O, CO, NO, SO apod.), srostouci hmotnosti se
skupenstvi méni na kapalné, ptipadné pevné, napt. SOz, P4Oe a jiné.

e podvojné oxidy — obsahuji dva rizné atomy kovu vazané na kyslik v trojrozmérné struktute.
Piikladem je Mn3O4 = 2 MnO. MnO2, Fe304 = FeO.Fe203, Cr203. FeO.

3. Kyseliny a zasady, protolytické reakce.

a) Pojem kyselin a zasad.
Existuje n€kolik teorii kyselin a zasad, které se od sebe 1i§i mirou zobecnéni. Prvni z nich navrhl
Svédsky chemik Svante Arrhenius (1887). Podle jeho ptedstav je:

- kyselina (lat. acidum, obecné HA) je latka, kterd ve vodé odstépuje vodikovy proton H*;

kyselina HA + HxO —— H30* + A" konj. zasada (kyselinotvorny zbytek)
hydroxoniovy kation

- zasada (lat. basis, baze, podle Arrheniovy teorie hydroxid, obecné¢ BOH) je latka, ktera
ve vodé odstépuje hydroxylovy anion OH™

zasada B + HO —— OH~ + BH" konj. kyselina
hydroxylovy anion

Vyse uvedeny zapis predstavuje obecné Stépeni kyselin a hydroxidd ve vodé /disociaci neboli
ionizaci/. Obecny pojem zasady se zde zuZuje na pojem hydroxidu, tedy latky, obsahujici
hydroxidovy anion OH". Podle této teorie nelze vysvétlit zasadity charakter napt. amoniaku NHs,
amind, heterocyklickych sloucenin apod., protoze neobsahuji skupinu OH".
Autorem druhé, obecnéjsi teorie, tzv. protolytické teorie kyselin a zdsad je N. J. Bronsted /nékdy se
teorie (1923). Podle této teorie je
- kyselina (obecné HA) je ldatka, ktera ma schopnost v pritomnosti zdasady odStépovat
vodikovy proton H*
- zasada (obecné B) je latka, kterda md schopnost v piitomnosti kyseliny prijimat
vodikovy proton H".
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Z vyse uvedenych definic kyseliny a zasady vyplyva, Ze latka se chova jako kyselina pouze
Vv pritomnosti zasady a jako zasada se muze chovat pouze v pfitomnosti kyseliny. Reakce mezi
kyselinou a zasadou (reakce acido-bdzické) jsou tedy zalozené na vyméné a piedavani vodikového
protonu mezi sebou. Nazyvaji se proto reakce protolytické.

............... H e
HA + B ———————* BH' + A
kyselina zasada konjugovana  konjugovani
T T kyselina zasada
’ ]

Castice vznikajici odstépenim nebo piijetim vodikového kationtu (protonu) H* se oznaduji jako
Castice konjugované / A" je konjugovana zasada ke kyseliné HA a BH" je konjugovana kyselina
k zasadé B. Dvojice HA a A" a BH" a B se nazyvaji konjugované dvojice nebo konjugované péry.
Tyto dvojice se li§i od sebe vodikovym protonem H'. Jsou to napt. H3O" (hydroxoniovy kation)
a H20, H20 a OH", NH4* a NHs, H2SO4a HSO47, CsHsNH* a CsHsN (pyridin), Cl a CI,, OH a O,
H.PO4 a HPO4* apod.

Kyselinou podle Bronsteda miize byt kazda latka, obsahujici vodikovy proton, zédsadou pak latka
S jednim nebo vice volnymi elektronovymi pary, umoziujicimi navazat vodikovy proton
koordina¢né kovalentni vazbou. Jako kyseliny se proto mohou chovat napt. HNO3s, H2SO4, HCI,
HSO4, CH3COOH, HPO4%, H20, H3O", NHs, NH4* apod. Jako zésady mohou v pfitomnosti kyselin
reagovat napt. OH", H,0, NHs, NHy", HSO4, HPO4%, POs*, COs*, HCO3 apod. Nékteré Eastice,
které se mohou chovat jako kyseliny a zaroven jako zasady (H20, NHz, CH3COOH, HPO4?, HSO4
a jiné) maji soucasné povahu kyselin i zdsad a nazyvaji se amfoterni (obojaké).

Amfoterni charakter se projevuje zietelné u nékterych hydroxidd, jako hydroxid hlinity AI(OH)s,
zineCnaty Zn(OH)2 a n€které dalsi, které reaguji s kyselinami za vzniku soli, zaroven se rozpoustéji
Vv silnych hydroxidech (sodny, draselny) za vzniku komplexnich sloucenin. Téchto vlastnosti se
Casto vyuziva v kvalitativni 1 kvantitativni analyze. Jako ptiklad lze uvést rekci ve vodé
nerozpustného hydroxidu hlinitého s Kyselinou sirovou a s hydroxidem sodnym:

2AI(OH)s | + 3 HxSOs — Alx(SOs)3 + 6H0
Al(OH); | + NaOH — Na[Al (OH)4]

Rekce mezi dvémi stejnymi molekulami amfoterni latky se oznacuje jako autoprotolytickd reakce

(autoprotolyza, nové autoionizace). Jako piiklad jsou uvedeny nejbéznéjsi autoprotolytické reakce:
neoutralizace

H.0 + H0 < > HsO" + OH- , Ks=10"
kyselina. zasada autoprotolyza vody konj.kys. konj. zas.
| L e e e ; |
1 1
L e e ] [}
NHs + NH3 < > NH:s" + NH Ks= 102
kyselina zasada autoprotolyza konj. kys.. konj. zds.

CH3COOH + CH3COOH *=———  CH3COOH,* + CH3COO , Ks= 103
kyselina zasada autoprotolyza konj. kys. konyj. zds.
Jak vyplyva z hodnot iontovych soucinii Ks, je chemicka rovnovaha jednotlivych reakci posunuta
znacn¢€ doleva. Opakem autoptotolyzy je neutralizace. Vztah mezi autoprotolytickou reakci

a neutralizaci lze obecn¢ zapsat
neutralizace

. , — . ,
kyselinal + =zidsada2 =——— > kyselina2 + =zéisadal
autoprotolyza

Reakce, pii nichz reaguji kyseliny se zasadami za vzniku konjugovanych pard se nazyvaji reakce
acidobazické.
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b) Protolytické reakce ve vodném prostiedi
Voda je nejbéznéjSim a nejpouzivanéjSim rozpoustédlem a ma amfoterni charakter. Reaguje
s kyselinami i ze zasadami:

kyselina zasada e > konjug. kys. + konjug. zas.
HA + H.O — HsO" + A
zasada kyselina hydroxoniovy kation

B + HO ——  BH" + OH
hydroxidovy anion
Poznamka: Kyseliny, obsahujici v molekule vice atomd vodiku, které mohou pii disociaci uvolnit, se nazyvaji vicesytné kyseliny,
napf. kyselina sirova H2SO4 nebo uhli¢itda H2COs3 (dvojsytné kyselin), kys. fosfore¢na HsPOu (trojsytnd) apod. Tyto kyseliny disociuji
postupné do vice stupnitl a s rostoucim stupném disociace pocet disociovanych molekul klesa. Z toho plyne, ze velikost disociacni

konstanty s rostoucim stupném disociace kiesd, tj. K1 > K2 > Ks atd., pri cemz plati, Ze Ki.Kz.Ks. .... =K celk.
Napi. pro kyselinu fosforecnou Ize dilci disociacni stupné a celkovou disociaci kyseliny zapsat rovnicemi takto:
celkova disociace: H3POs + 3H0 —»3H30" + POs*
jednotlivé stupné:
1. stupeti H3sPOs + H2O0 ——» H30* + H2POs ; K1
2. stupeit H2POs + H20 ——» H30* + HPO4# ; Kz :||> disociacni konstanty jednotlivych stupiii
3. stupedt HPOs* + H0 ——» H30* + PO Ks

Vodny roztok kyseliny obsahuje nadbytek iontd HsO", je proto Kysely, vodny roztok zasady
obsahuje nadbytek ionti OH’, je proto zasadity. Sila kyselin a zasad se posuzuje nejcastéji
vzhledem k vodé¢. Je Ciselné vyjadiena veli¢inou zvanou disociacni konstanta Kyseliny Kgys. nebo
zasady Kzss.. Je 1o v podstaté rovnovazna konstanta disociace, kde neuvazujeme disociaci vody (je
zanedbatelnd oproti disociaci kyseliny ¢i zasady). Hodnota této veliiny je zavisld na teploté
a v tabulkach se udava nejcastéji pii teploté 20°C.
[HsO"] [AT] [BH'T[OH]
Kua = Kkys - K = Kz, = ——
[HA] [B]
Pozndmka: hranaté zavorky ozna¢uji molarni koncentrace iontll. Pro redlné roztoky kyselin a zasad nutno misto koncentraci
uvazovat tzv. aktivity latek. Oznacuji se pismenem a. Hodnoty koncentraci € a jim odpovidajicich aktivit a se 1isi od sebe tim vice,
¢im jsou roztoky koncentrovanéj$i. To znamena, Ze pro velmi zfedéné roztoky je aktivita roztoku témét totozna s relativni

koncentraci roztoku. Ozna¢ime-li ax aktivitu slozky X v roztoku (nedisociované latky, ptip. iontu, redukované nebo oxidované
formy), pak plati, ze ax = fx - cx, kde fx je aktivitni koeficient a cx je koncentrace uvazované slozky.

Acidobazicka reakce ve vodném prostiedi je provazena zménou koncentrace ionti H3O" i OH", coz
1ze snadno zjistit acidobazickymi indikatory (fenolftalein, methylcerven apod.

c) Autoprotolyza vody, kyselost a zasaditost vodnych roztoku, exponent pH.
Autoprotolyzu vody zndzoriiuje rovnice
H0 /1l + H20/l/ » Hs:O*'/ag/ + OH~/aqg/

Rovnovéazny stav autoprotolyzy vody charakterizuje iontovy soucin vody Ky

Ksizor = Ky = [H30*][OH] = 10 mol? litr? / pti teplots 25°C/|
Z rovnice autoprotolyzy déle vyplyva, Ze

[H30%] = [OH] = 107 mol.litr?

Tato rovnice udava podminku pro neutrdlni roztok (viz Poznamka nize). Kyselost nebo zasaditost
vodnych roztoki lze tedy popsat koncentraci oxoniovych kationti H3O* nebo hydroxylovych
anionti OH-, pripadné veli¢inou pH ¢i pOH (S6rensentiv exponent). pH je zdporny dekadicky
logaritmus koncentrace vodikovych (spravneji) oxoniovych kationtu. pPOH lze definovat obdobné,
prakticky se vSak nepouziva. Koncentrace iontd se uddva v molech /litr, pH je veli¢ina
bezrozmérna. Zakladni vztahy udavaji nasledujici rovnice

pH = -log [H3O*], pOH = -log [OHT], pH + pOH =14
Pro roztoky neutralni je

[H30*] = [OHT] = 107 mol* litr?, pH=pOH =7

Pozor! Veli¢ina pH nesouvisi a neudava silu kyseliny (Casto si to studenti pletou s disocia¢ni konstantou Kgisoc.)-
Poznamka: S6rensen viz dale str. 29.
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Pro roztoky kyselé je
[Hs0*] > [OH], 10° > [H30"] > 107, 107 >[OHT] > 104,

0 < pH <7 , 7 <pOH < 14

Pro roztoky zasadité je
[H30*] < [OH1], 10° < [H30"]

IN

107, 107 > [OH] >10%4,

7 < pH <14 0 < pOH< 7.

Urcovani kyselosti nebo zasaditosti vodnych roztoka provadime pomoci acidobazickych indikatora
(napt. fenolftalein, methyloranz, methylcerven, universalni indikator apod. Stanoveni pH roztokt
1ze provést ptiblizn¢ universalnim indikatorem (pH papirek) nebo piesnéji mérenim pH-metrem.
Vztah mezi kyselinou a jeji konjugovanou zasadou nebo zdsadou a jeji konjugovanou kyselinou je
dan rovnici

Kua- Ka- = Kg - Kgn+ = [H30*] - [OHT] = 10 mol?. litr? = Ky

Slovy: Soucin disociacnich konstant obou slozek konjugovanych pdri je vZdy roven iontovému

soucinu vody.

Neékdy se misto Kk ¢i K; pouziva hodnota jejich zaporného dekadického logaritmu a oznacuje se

pKk ¢i pK. Plati tedy, ze pKk = —log Kk, pK; = —log K; a pro konjugované pary pak plati, ze
pPKkonjk + pKkonj.z = pKv = 14

Poznamka: Jednoduchym vypocétem se da spocitat, ze v 1 kg Cisté destilované vody za standardnich

podminek je asi 3.10%° molekul vody, z nichz disociuje asi 6,023.10'® molekul vody. Z toho plyne, Ze jedna

disociovana molekula vody piipada na 5,5.10% molekul vody (tj. asi 2.107 %).

d) Neutralizace

Neutralizace je opakem autoprotolyzy.
neutralizace

H:O"™ + OH- 4 H,O + H2O pro vodné prostiedi

autoprotolyza

v

NHs* + NH2 g

<«

v

NHs + NH3z pro amoniakalni prostiedi

Nejcastéji se setkdvame s vodnym prostfedim, v némz probiha valna vétSina chemickych reaket.
ZjednoduSené lze chapat neutralizaci jako reakci mezi kyselinou a hydroxidem za vzniku soli
a vody, napf.

HCl/ag/ + NaOH /aqg/ » Na*+Cl/ag/ + H20/l
Neutraliza¢ni reakce se pouzivaji nejcastéji pii vyrob¢ soli nebo v analytické chemii (neutraliza¢ni
titrace).

e) Sila kyselin a zasad.
Obecné lze fici, ze sila kyselin /zasad/ je tim vétsi, ¢im je vétsi schopnost odstépovat /piijimat/
vodikovy proton a je zavisld na povaze /sile/ zésady nebo kyseliny /prostifedi/. Proto je napf.
kyselina octovda CH3COOH ve vodé slabou kyselinou, v prostiedi amoniaku se jevi jako kyselina
silna. Ciselnym vyjadienim sily kyselin nebo zasad jsou jejich disociaéni konstanty Kiys nebo Kyss.
pro dané prostiedi, nejCastéji pro vodu. Jejich hodnoty (pro vodné prostiedi) jsou uvedeny
Vv tabulkéch.

CHsCOOH + H,O = » H30' + CH3COO , Knac=10°

CH3COOH + NH3; < » NHs* + CH3COO™ , Kuac>10?
Kyselina, pfip. zasada je tim silnéjsi /slabsi/, ¢im vyssi /niz8i/ je hodnota disociaéni konstanty
kyseliny, piip. zasady. Pro pfibliZznou orientaci plati, Ze silné kyseliny maji Kkys. > 102, slabé maji
102 > Kkys. > 10, velmi slabé kyseliny maji Kkys. < 10-°. Podobné zavéry plati pro zasady. Silné
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kyseliny i silné zasady (hydroxidy) jsou ve vodé prakticky uplné disociovany. To znamena, Ze
chemicka rovnovaha disociace je posunuta zna¢n¢ doprava, tj. ve prospéch produkti. Z toho dale
plyne, Ze

[H3O] = [ HA], tj. koncentrace roztoku kyseliny
[OH"] = [B], tj. koncentrace roztoku zasady /hydroxidu/

Mezi silné kyseliny patii napt. HC1O4 (nejsilngjsi kyselina viibec), HI, HBr, HCl, HNOgz, H2SO4,
CCI3COOH, stfedné¢ silna kyselina je kys. trihydrogenfosforecnd HaPOas, mezi slabé kyseliny patii
HNO2, H2COs, H2SOs, CH3COOH, mezi velmi slabé pak H,S, HCN, HCO3~, HPO4*, H.O atd.
Silné hydroxidy jsou CsOH, KOH, NaOH, LiOH, Ca(OH)2, atd., slabé zasady jsou NHz, H20,
COs?, pyridin, anilin apod.

U vicesytnych kyselin hodnoty disocia¢nich konstant jednotlivych stupiiti klesaji.

f) Ionizace a hydrolyza latek
Stépeni latek na ionty vhodnym rozpoustédlem se oznacuje jako elektrolytickd disociace neboli
ionizace /S. Arrhenius/. U kyselin a zasad je zpusobena jejich acido-bazickymi vlastnostmi, a jSou
to protolytické reakce /viz dale napt. ve vodném prostiedi/. U soli s iontovymi vazbami vznikaji
ionty v dusledku elektrostatickych sil psobicich mezi molekulami soli a molekulami polarniho
rozpoustédla (napf. vody). Napt. ionizace kyselin a zdsad:

HCI + HL O ——— & H30" + CI-
HNOs + CH;COOH —» CH3;COOH;" + NOs-
NH; + H.O ——— > NH4s* + OH-

NaOH + H,O — NaOH* + OH —» Na' + H,O + OH-
HCI + NH3; ——» NH4' + Cl

ionizace (disociace) soli /iontova vazba mezi ionty se §t&pi Gi¢inkem polarnich molekul rozpoustédla/:
NaCl —e—> Na* + CI-
KNO; — K" + NOs-
MgCl, ———  Mg®" +2CI-
Na,CO3— 2Na" + COs3*

Vznikajici ionty mohou podléhat dal$im, naslednym protolytickym reakcim s molekulami
rozpoustédla. Tyto reakce se oznaCuji obecné jako reakce solvolytické /solvolyza/. Je-li
rozpoustédlem voda jednd se o reakce hydrolytické /hydrolyza/, v prostfedi amoniaku se reakce
nazyva amonolyza, napf.
CN- + HO ——> HCN + OH-
NHs" + H20 — H30" + NHs;
V disledku téchto reakci reaguji napt. nékteré vodné roztoky soli kysele nebo zésadité. Tak vodny
roztok Na,COs jevi zasaditou reakci, zatimco roztok FeCls je kysely. Pii vzniku vodnych roztoku
uvedenych latek probihaji nasledujici reakce:
Na,CO; —» 2 Na* + COs>  disociace na ionty, a dale
2Na" + H,O — reakce neprobiha
2C0s* + 2H,0 —» 2HCO3~ + 20H~  vysledna reakce je zasadita

FeCls; —» Fe** + 3CI disociace na ionty, a dale
3CIF + 3H:O0 — reakce neprobiha

Fe* + 6H,0 —» Fe(OH)3d + 3 H3O* — [Fe(H20)s]®" vysledna reakce je kysela
hexaaquazelezity kation
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Kyselost nebo zasaditost roztokt soli je tedy zavisla na povaze soli a na mife probihajici hydrolyzy
jednotlivych iontii. Pro velmi orientacni posouzeni kyselosti nebo zasaditosti vodnych roztoku soli
staci porovnat silu kyseliny a zasady, o kterych jsou dané soli odvozeny. Napft. vodny roztok octanu
sodného CH3COONa bude mit zasaditou povahu, protoze je odvozen od slabé kyseliny octové
a silné zasady tj. hydroxidu sodného. Roztok octanu amonného bude jevit reakci neutralni, protoze
je odvozen od slabé kyseliny a slabé zasady.

Pojem hydrolyza se pouziva Casto téz pro oznaCovani protolytickych reakci vody se solemi
obsahujicimi polarni vazby za vzniku neutralnich molekul, napf-.:

PClz + 3H.O0O «—» H:POs: + 3 HCI
kys. fosforita
HSO3ClI + H.O «<——> HSO; + HCI
kys. chlorsirova

3SiFs + 6H O «—> 4H30t + 2SiFs® + SiO

Neékdy lze chapat velmi zjednoduSené hydrolyzu jako rozklad latek vodou ¢ili opak neutralizace,
napf.:
Alx(SO4); + 6HO0 — > 2 Al(OH)3 + 3 H2SOq4 roztok je slabé kysely

(h. hlinity je slaba zasada, k. sirova je silna kys.)

FeClz + 3H.0O —— Fe(OH); + 3 HCI roztok je silné kysely

(h. Zelezity je slaba zasada, k. chlorovodikova je silna kys.)

CH3COOC;Hs + H.0 EE— CH3COOH + CyHsOH  roztok je slabé kysely

(k. octova je siln&jsi kyselinou nez etanol)

g) Tlumivé roztoky (pufry)

Tlumivé roztoky neboli pufry jsou roztoky slabych (mélo disociovanych) kyselin a jejich
konjugovanych zéasad (nejcastéji jejich sodnych nebo draselnych soli) nebo slabych zasad
a odpovidajicich konj. kyselin (soli) v uréitém pomeéru. Hodnota pH téchto roztokii se po ptidani
malého mnozstvi silné kyseliny nebo hydroxidu méni jen nepatrne. Zavisi na poméru koncentraci
kyseliny a soli a ziedénim roztoku se prakticky neméni.

Velmi mald zména pH je zpusobena tim, ze pfidanim kyseliny reaguji hydroxoniové kationty
s anionty za vzniku malo disociované kyseliny a vody. Pfidanim hydroxidu reaguji hydroxidové
anionty s molekulami slabé kyseliny a vznikaji soli. Popsané dé&je znazornuji nasledujici rovnice:

H:O* + A~ == HA + H0
OH- + HA <= A + H0
napt.. H3O" + CH3COO- ~—=Z=—2 CH3;COOH + H0
OH- + CHsCOOH —=——= CHsCOO" + H0
Pufry maji zna¢ny vyznam v biochemii, lékafstvi, analytické chemii apod. Jako pfiklad tlumivych
roztokli mozno uvést roztoky, jejichz slozky tvoii napf. kys. citronovd + dihydrogencitronan
draselny (oblast pH je 2,2 — 3,6), kys. octova + octan sodny (3,72 — 5,57), NH3 + chlorid amonny
(8 —11) atd.

h) Jiné teorie kyselin a zasad.

Bronstedovou teorii kyselin a zdsad nelze pouzit pro tzv. aprotni rozpoustédla. jejichZ molekuly
nemaji schopnost uvoliiovat nebo pfijimat protony. To podnitilo G. N. Lewise /1923/ k vytvoteni
obecngjsiho nazoru na kyseliny a zasady. Podle Lewise je kyselina latka, ktera ma nedostatek
elektront (elektronovy deficit) a miize prijimat elektrony v podobé elektronového paru, je proto
jeho akceptorem. Zasada je latka, ktera ma nadbytek elektront / jeden nebo vice elektronovych
part/ a miize elektronové pdry poskytovat lje jejich donorem/.

Piikladem Lewisovy kyseliny je napt. BClz, AIClz, FeBrs, SnCls, H*, apod., ptikladem Lewisovy
zasady jsou napi. H2O, NHs, CI-, CN-, Br~ apod.
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Lewisowa teorie ma vyznam predevSim v chemii koordina¢nich sloucenin, kde vSechny centralni
atomy jsou akceptory elektronovych parti /Lewisovy kyseliny/ a vSechny ligandy jsou donory
elektronovych part /Lewisovy zasady/. Piikladem reakce Lewisovy kyseliny a zasady jsou reakce:

BClz + NH3 ——» CI3B — NHs

BFs + HF —— HBF4

SnCly + 2Cl- ————>  SnCle*
Jinym ptikladem reakce mezi Lewisovou kyselinou a zédsadou je heterolytické Stépeni vazby
v molekule chloru nebo bromu pii elektrofilni substituci na aromatickych uhlovodicich, které
probiha za ptitomnosti AICI3 nebo AlIBr3 / ptip. FeCls, FeBrs,/. Chlorid hlinity AICIs /ptip. bromid
hlinity AlBr3, ale rovnéZz FeCls a FeBrs /, ve kterém ma hlinik prazdny orbital 3p, mize pfijmout
elektronovy par od atomu chloru nebo bromu, a tim jeho molekulu rozstépi

AICl; + Cl, > AICls + Cl*
nebo FeBrs + Brp — > FeBrs + Br'

Vzniklé kationty C1* nebo Br* mohou zahdjit elektrofilni substituci.
Nedostatkem Lewisovy teorie kyselin a zasad je skute¢nost, ze napt. H2SO4, HCI, HNOs3, apod. by
podle této teorie nemohly byt kyselinami, ponévadz nemaji schopnost vazat elektronovy par.
Vyse uvedené a jiné nedostatky Lewisovy teorie se snazi odstranit jina teorie a to teorie
Usanovicova /1939/. Podle této teorie kyselina je ldtka schopnad odevzdavat proton nebo jakykoliv
kation a vdzat elektrony nebo anion. Zdasada je ldtka schopnd odevzdavat elektrony nebo anion
a prijimat proton ¢i jiny kation.
Tuto teorii lze pouzit k vysvétleni napi. nukleofilni substituce alkylhalogenida

o+ 0-

R—X + INH3 —>  [R—NHsz]"X"

nukleofilni cinidlo _
[R—NH3]"X~ + |[NH3 ——» R—NH2 + NHsX
_ O+ O0-
R— NH> + R—X —» [R2 NH2] "X~

[RaNHo]*X- + |NHs ——» R:—NH + NHsX atd.

Obecné chapani Usanovicovy teorie umoziluje zafadit mezi acidobéazické reakce i reakce oxidacné-
reduk¢ni. Tento princip se vSak obecné dosud neujal.

Galerie vyznamnych chemiki spojenych s naukou o kyselindch a zisadach

N
\

Sorensen Arrhenius Bronsted Lewis

Soren Peter Laurity Sorensen (9.1.1868-12.2.1939) byl dansky biochemik. Zabyval se studiem roztokd, jejich acidity a alkality, studoval
aminokyseliny, peptidy a enzymy. Predev§im vSak zavedl v roce 1909 vodikovy exponent pH.

Svante August Arrhenius (19.2.1859-2.10.1927) byl §védsky fyzikalni chemik nejvice znamy pro jeho teorii elektrolyzy. V 1903 ziskal Nobelovu
cenu pro chemii.

Johannes Nicolaus Bronsted (22.2.1879- 17. 12.1947) byl dansky fyzikalni chemik, byl také odbornik na katalytické vlastnosti.

Gilbert Newton Lewis (1875-1946), americky chemik, pfispél k zobecnéni nazorti na kyseliny a zasady.

Priiprava kyselin a hydroxidit.
Nize uvedené metody predstavuji prehled nékterych obecnéjsich zpiisobt piipravy kyselin
a hydroxidu.
Ptiprava kyselin
B bezkyslikatych
e piimym slu¢ovanim vodiku s nekovem, napft.
H + S —— H),S ; H, + Clp ———» 2 HCI
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B fyslikatych (castecné i nékterych bezkyslikatych)
e reakci nékterych oxidl nekovi s vodou, napf.
CO; + H)O —» H.COs
SO + H,O — >  HyS0q4
2NO2; + H,O — > HNO3 + HNO:

e reakci kyselinotvornych oxidi kovti s vodou, napf.
CrO3 + H-O ——» H2CrOq4

e hydrolyzou sulfidii nebo halogenidii nekovii, napf.
PsS1o + 12H,O —— » 4 H3POs + 10H.S
PCls + 4HO ——» H3POs + 5HCI
SiCls, + 2H.O —— 4 HCI + SiOz

e vytésnénim ze soli slabych kyselin kyselinou silnéjsi nebo ze soli tékavéjSich
kyselin kyselinou mén¢ t€kavou, napft.

FeS + 2HCI ——— HST + FeCl

CaCOz + 2HCI — HCO3 + CaCl;
CO, + HO
Na;Si03 + 2HCI —» H.SiO3 + CaSiO3

2NaNO3 + HSO4  2€—> 2HNO3 + NaSO4 *
2NaCl + H,SOs —=2€— 2HCI + NaSOs =

chlorovodikové z kuchyiiské soli).

Ptiprava hydroxidi
m ve vodé nerozpustnych:
e srazenim z roztoki soli nékterych kovi piisobenim NaOH nebo KOH, napt-.:
Cu** + 20H ——> Cu(OH)!
AP+ 30H — AIOH)!
e hydrolyzou soli nékterych kovli
FeClz + 3H0 «— Fe(OH)s| + 3HCI

Alx(SOs)3 + 6H,0 <«— 2AIOH); ! + 3HS04
B ve vodé rozpustnych

e reakci kokt alkalickych nebo alkalickych zemin s vodou, napf.:
2Na + 2H,O —» 2NaOH + H2
Ca + 2HO —» CalOH), + H:
¢ hydrolyzou iontovych hydridi, napf.:
CaH, + 2H,O ——» Ca(OH); + 2H:
Mezi vyznamnéjsi kyseliny a hydroxidy patfi: kyseliny — HCIl, HNO3, H2SO4, H3PO4, CH3COOH,
hydroxid — NaOH, KOH, Ca(OH)., NH4OH apod. O téchto slou¢eninach je pojednano dale v textu.

Vypocet pH roztokii kyselin a hydroxidi

1. Vypocet pH roztoku silnych kyselin a silnych hydroxidii

Disociaci silné jednosytné kyseliny HA nebo silného hydroxidu BOH lze zapsat rovnici:
HA + H,O —» H:O" + A BOH — B* + OH"

Disociace obou typt sloucenin probiha iplné, proto plati, ze

[HsO™] =[A]= [HA] ; [OH]=[B]=[BOH]

Odtud

Pro silnou kyselinu je pH = -log [H3O *] =-log [HA] a

30



pOH = -log [OH] =-log [B]
pH =14 - pOH
Disociaci silné vicesytné kyseliny HhA nebo vicesytného silného hydroxidu B(OH)n Ize psat rovnici
HA + nH,O —— nH3:0* + A™ B(OH), — B"™ + n OH"
Za ptredpokladu uplné disociace plati, ze
pro kyselinu je [H3O*]= n[HA], odtud pH = -log [H3O *] = -log n [HA]
pro hydroxid je  [OH]=n[BOH],odtud pOH =-1logn[BOH]apH =14 - pOH
Poznamka : druhé a dalsi disociaéni stupné u vicesytnych kyselin a hydroxidi odpovidaji slabsim kyselindm a hydroxidim. Vyjimku
muizeme uznat pro kyselinu sirovou a hydroxidy kovi alkalickych zemin, kde n = 2.

Pro silnou zasadu je

2. Vypocet pH roztokii slabych kyselin a slabych zdasad
Disociace slabych kyselin a zasad neprobihd uplné€, proto nelze piijimat predpoklady uvedené
v bod¢ 1. Mirou disociace je disocia¢ni konstanta, proto pii vypoétu pH, resp. pOH je nutno
vychazet z hodnoty disocia¢ni konstanty dané kyseliny ¢izasady (Kna, pfip. KgsoH).
Pro jednoduchost budeme uvazovat jednosytné kyseliny a hydroxidy. Pismenem cHa , resp. CeoH
jsou oznacené puvodni analytické koncentrace kyseliny, resp. zasady (hydroxidu).

Pro kyselinu zasadu jsou rovnice disociace :
HA + H0 — H:O" + A B+ HO — BH" + OH
Odtud [H30™].[AT] [BH].[OH]
Kha= ——— Ks =
CHA Cs
[HO"] = [AT] [OH] = [BH']
[HsO T [OH]?
a KHA = — KB = -
CHA Cs
[H30 *]? = Kna . CHA [OH]?=Ks.cCs

[OH]=\/Ks . cs

pOH = - % (log Kg + log cg)

[HsO*] = \/ KHA . CHA

‘pH =-% (log Kna + log CHA)‘

lpH = 14 — pOH = 14 + % (log K& - log cg)
pH=14-%p Ks + % log cs

pH =" pKHa — %2 log CHA

kde symbol p zna¢i =% log

Poznamka: Vyse uvedené vztahy pro slabé kyseliny a zasady plati za ptedpokladu (zjednodus$eni), ze rovnovazné koncentrace kyseliny [HA] resp.
zéasady [B] ve vztazich pro disociaéni konstanty Kyys, resp. K jsou stejné jako piivodni analytické koncentrace Cua, resp. Cg. Ve skute¢nosti viak je
rovnovazna koncentrace kyseliny [HA], resp. zasady[B] mensi (o disociované molekuly, z kazdé z nich vznikl oxoniovy kation, resp. hydroxylovy
anion) nez pavodni analyticka koncentrace Kyseliny Cua, resp. zasady cg. Proto skute¢né rovnovazné koncentrace se pak rovnaji

[HA] =CHA - [H3O +] a [B] =Cg - [OH-]
Pro ur¢eni disociacni konstanty a pH pak lze odvodit nasledujici vztahy:
o pro kyseliny:

[H:O0*)?
Kua =
CHA - [H30+]

Kha.CHA — KHA.[H30+]) = ([H3O+])2>)>>»>>»»([H3O+])2+ KHA.[H30+] - Kua.CHa= 0 (kvadratické I‘OVl’liCG)

-Kha iV Kun? + 4.Kpa.Cha

2

[H:0™] = pH=-log [H;0"]
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 pro zasady:

cg - [OH]

Kg.Cs — Kg.[OH]) = ([OHT)»»»»»»([OH1)?+ Kg.[OH] — Kg.ce=0 (kvadraticka rovnice)

'KB + V KB2 + 4.KB.CB
[OH] = ; POH=-log [OH] ; pH=14-pOH
2

Ptiklady: (ptiklady po¢itany za zjednodusenych ptedpokladii
1) Vypocitejte pH roztoku kyseliny dusicné o koncentraci 0,2 mol/l.
Kyselina dusi¢na je silna kyselina, proto je disociace tiplna.
pH = -log [H*] = -log [HA] = -log 0,2 = 0,6989

2) Vypocitejte pH roztoku hydroxidu sodného o koncentraci 0,5 mol/l.
Hydroxid draselny je silny hydroxid, proto disociuje Gplné.
pOH = -log [OH7] = -log 0,5 = 0,3010

3) Vypocitejte latkovou koncentraci roztoku hydroxidu barnatého, je-li pH tohoto roztoku 12.
Hydroxid barnaty Ba(OH), patii mezi silné hydroxidy, podléha tplné disociaci.
Je-lipH =12, pak pPOH =14 -12=2
Koncentraci hydroxidu barnatého Ba(OH); Vroztoku vypoéitame ze vztahu pro [OHT]
a z rovnice pro pOH
[OH7] = 2 [Ba(OH)2] = 10 mol/l
odtud
[Ba(OH);] =% .102 =5, 10" mol/l

4) Vypocitejte pH roztoku kyseliny octové o koncentraci 0,25 mol/l. disociacni konstanta kys.
octové je Kuac = 1,8 .10°
Kyselina octova je slaba kyselina

[H=\ / Kua . [HA] =\/1,8.10%. 0,25 = 6,708 . 10-mol/I

pH = 2,173

5) Disociaéni konstanta slabé kyseliny fluorovodikové Kue = 7,2 .10*. Jakd je molarni
koncentrace vodného roztoku této kyseliny, vime-li, Ze koncentrace HsO* je 3,8.10° mol/I
? Jaké je pH roztoku ?
[H30*] =[H*]1=3,8.10° mol/l, cue =[HF] = ?

Ze vztahu pro Kyr vyplyva, ze

[HF] = [H*1?/ Kue = (3,8.10%)2/ 7,2 .10 = 14,44 .10 / 7,2 .10 = 2,006 .102 mol/l
pH = -log 3,8.10°% = 2,42

Poznamka: Pro pfesnéjsi vypocty pH je tfeba pfi urcitych koncentracich kyselin a zasad uvazovat tzv. aktivity a iontové sily, které
jsou dusledkem pusobicich mezimolekularnich sil v roztocich (viz Dodatek)
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Priklady na procviceni.
1. Jsou dany reakce:
a) kyselina octova + amoniak
b) sulfan + amoniak
c) kyanovodik + OH
d) kyselina dusita + voda
Pro uvedené reakce
- zapiSte prislusné rovnice (doplite pravou stranu)
- urcete konjugované pary
- zapiSte vyraz pro disociacni konstanty uvedenych kyselin (vzhledem k vode).

2. Kyselina octova ma Kgis. = 1,75.10°. Jak se bude tato kyselina jevit
a) V prostiedi kapalného amoniaku NHs,
b) v prostiedi bezvodé HCIO4
Zapiste rovnice reakci kys. octové s amoniakem a kys. chloristou a posud'te, jak se zméni hodnota
dis.konstanty kys. octové v uvedenych prostiedich ve srovnani s hodnotou Kgis. Ve vodném prostiedi.

3. Vypocitejte koncentraci iontd H;O*, OH", pH a pOH pro
- HNGO:s o latkové konc. ¢ = 0,2 mol/l,
- KOH o konc. ¢ = 0,02 mol/l,

- H»S0O4 0 konc. ¢ = 0,001 mol/l
(potitejte podle zjednodusenych piedpokladi)

4. Soli

jsou slouceniny odvozené od kyselin nahrazenim jednoho nebo vice atomt vodiku atomy kovil
nebo nekovi, napf.
kyselina chlorovodikova HCI sul (chlorid) NaCl, CaCly, AICl3, SnCls, SCl4, PCls
kyselina sirova H2SO4 sul (siran) K2S04, NaHSO4, BaSO4, Al2(SO4)3
Kyselina trihydrogenfosfore¢na HaPOs  sil (fosfore¢nan) NaH2POs, Na2HPO4, NasPO4 apod.
Kazda stl se sklada ze dvou ¢asti:
1) z kationtu kovu nebo kationtu nekovi* (v bezkyslikatych solich) — Na*, Ca2*, S**, P>*
* nekov ma kladné formalni oxidac¢ni ¢islo a mensi elekronegativitu nez nekov kyselinotvorného
zbytku
2) z aniontu kyselinotvorného zbytku — CI-, SO4%-, HSO4~, POs*-, HPO4~, H,POs%*, HS-, S%,
HF.~ apod.
Soli Ize délit na
1) - kyslikaté — napt. sirany, fosfore¢nany, chlore¢nany, dusi¢nany, uhli¢itany atd., a
- bezkyslikaté — napft. sulfidy (sirniky), fluoridy, chloridy, bromidy, jodidy, kyanidy atd.
2) - kyselé (hydrogensoli) — NaHSOs, Na2HPO4, NaH2PO4, NaHCO3, Ca(HCO3)2, KHS a
- normalni — K2SO4, CaCO3z, BaSOs, AIPOg,

Nejbeznéjsi zplisoby piipravy soli jsou:
m neutralizaci a krystalizaci z vzniklych roztokt, napf.
3H,SOs + 2AI(OH); — Alx(SOs)z + 6H20
2 HCI + Ca(OH)? —— CaCl: + 2H0
CO2 + Ba(OH), —— > BaCOs + H.0
m nerozpustné soli vznikaji sraZenim, napf.:
Ca?* + COg> —> (CaCOs

Fe3* + PO ——>  FePOq

Agt + I — Agl

Cu** + S ——» Cus

Ca?* + ()04 — CaC;04 (3tavelan vapenaty)
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m reakci kovu, piip. oxidu kovu s kyselinou
Fe + 2HCI — FeClz + H:
Zn + HSO4 —>» 2ZnS0Os + H>
3Ag + 4HNO3 — 3AgNOs + 2HO + 2NO
Cu + 2H,SO4 — CuSO4 + 2H,O + SO
m piimym slu¢ovanim kovu nebo nekovu s nekovem (pouziva se pii pripravé zejména
bezkyslikatych soli), napf-.:
Fe + S — FeS
Hg + |2 ——» Hgl
S + 3Fkh — Sk
C(s) + Saigg — CSu(0)
Nekteré soli se pripravuji specifickymi reakcemi, které nelze zahrnout mezi vySe uvedené obecné
metody.
Ve vodé se rozpustné soli, podobné jako kyseliny a zasady, rozkladaji na ionty, tj. podléhaji
ionizaci. Vzniklé roztoky vedou elektricky proud a nazyvaji se elektrolyty. Téchto vlastnosti se
vyuziva v elektrotechnice, pti vyrobé nékterych Cistych kovil, nekovi nebo jinych sloucenin (napf.
kovt alkalickych, kovii alkalickych zemin, hliniku, ¢istého vodiku a kysliku, chloru, ddle NaOH,
chlornant a dal$ich) a pii galvanickém pokovovani (poniklovani, pochromovani, pokadmiovani).
Projevuji se ve svych ucincich rovnéz v plsobeni na zivé organizmy tim, Ze ovliviiuji chovéani
bilkovin. Soli lehkych kovl zpasobuji vratné (reversibilni) srazeni bilkovin. Soli tézkych kovi
srazeji bilkoviny nevratné (irreversibilné) a zaroven zpusobuji jejich denaturaci. Tyto soli jsou tedy
pro zivocisné organizmy jedovaté. Mezi mozné jedy patii hlavné slouceniny olovnaté, méd’naté,
rtutnaté, kademnaté apod.

5. Oxidace a redukce, oxidaéni a reduk¢ni ¢inidla. Oxido—redukéni reakcee /

reakce redoxni/.

Vedle protolytickych reakci tvoii oxido-redukéni reakce, zkracené redoxni reakce, velmi dilezitou
skupinu chemickych reakci. Tyto reakce jsou charakterizovany zménou oxidac¢niho c¢isla prvkl
reaktantli v disledku vzajemného predavani elektront.
Kazda redoxni reakce se sklada ze dvou soucasné probihajicich protichtidnych déji — OXIDACE
a REDUKCE.

Oxidace — je uvolovani elektront, oxidaéni ¢islo prvku se zvysuje.

Redukce — je pfijimani elektrond, oxida¢ni ¢islo prvku klesa.

Napi.: oxidace : Na° — Na* + e
Fem ——— Fe'™ + e
S- — s+ 2

redukce : Al'™ + 3e- 5 AI°

SVI+ + Ze_—> SIV+

SV* + 4 — §°
obecné oxidace X ——» X™ + ne
obecné redukce X° + nee= ——» X"

V organické chemii se Casto pod pojmem oxidace rozumi zjednoduSené pfijimani kysliku nebo
uvolnovani vodiku. Redukce je pak proces opacny.

Disledkem pfedavani elektront je vznik oxido-redukénich konjugovanych parti (obdoba acido-
bazickych konjugovanych pard/. Jsou to dvojice Castic, v nichZ se jeden a tyz prvek li§i oxida¢nim
Cislem. Castice s vy$Sim oxidacnim cCislem se oznacuje jako oxidovand forma (dale ox. f. Castice
S niz§im oxida¢nim ¢islem se oznacuje jako redukovand forma (dale red. f.) Napt-:
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Oxidovana forma Redukovana forma

Felll+ Fel|+

Fe'* Fe°

MnO4_ (MnVII+) Mnll+

CI’O427 (CrVI+) CrIII+

80427 (SVI+) 80327 (SIV+)

Latka, ktera pfi reakci elektrony uvoliuje, sama se oxiduje a zpusobuje redukcei, se nazyva redukéni
¢inidlo. Je to nejcastéji néjaky kov, dale vodik, uhlik, CO, SnCl,, CrSO4 apod.

Latka, ktera pii reakci elektrony piijima, se sama redukuje a zpisobuje oxidaci, se nazyva oxidacni
¢inidlo. Mezi nejsilngjsi oxidac¢ni ¢inidla patiti KMnOs, K2Cr,07 (obé v kys. prostiedi), dale ozon
O3, 02, H20z, chlér, chlornan sodny NaClO, NaClOz apod.

Oxido-redukéni reakce se uskuteéiuji mezi ox. formou jedné latky a red. formou latky druhé za
vzniku ox. formy druhé latky a red. formy latky prvni. Obecny zapis redoxniho déje 1ze formulovat
takto:

ox.f1 + redfy ——» red.f1 + ox.fo>

napt.. 2Fe'™ + sSp* — 2F"  + SVt
2MnOs + 10ClI" + 8H* —» 2Mn'"™ + 5Cl, + 8H0
Cl + 2KI — 2KClI + I
Pojem oxidacni nebo redukéni ¢inidlo je relativni. Oxidaéni nebo redukéni schopnosti néjaké latky
se u ni projevuji vzdy az v ptitomnosti jiné, druhé latky. pfi reakci s ni. Latka mize byt oxidacnim
¢inidlem pouze v pfitomnosti jiné latky, kterd ma redukéni schopnosti a opacné latka se projevuje
jako redukéni €inidlo pouze v ptitomnosti jiné latky, kterd ma oxidacni schopnosti.
Jedna a tataz latka mize mit oboji charakter, tj. mize se n€kdy chovat jako ox. ¢inidlo a jindy jako
¢inidlo redukéni. Napft. peroxid vodiku H20> pii reakci s KMnOs nebo s jodidem draselnym KI
(v kys. prostfedi) se chova jednak jako redukéni Cinidlo, jednak jako oxidaéni ¢inidlo:
2 KMnO4 + 5H202 + 3 H2SO4 ——»K;SO4 + 2MnSO4 + 8HO0 + 502
H.O, + 2KI + H2SO4 —»KSOs + 2HO + I

Zvlastnim pifipadem redoxniho déje je tzv. disproporcionace, kdy se jedna a tataz latka chova
zéaroven jako oxidacni 1 redukéni €inidlo, tj. soucasné se redukuje i1 oxiduje. Napf.:

Cl, + 2NaOH ——> NaClO + NaCl
N.Os + HO — HNO, + HNOs
CsHs— COH + C¢Hs—COH + OH — C4H5 — COO~ + CgH5CH,OH

Posledni uvedena reakce se nazyva Cannizzarova reakce. Ze dvou molekul benzaldehydu vznika
v zasaditém prostiedi sil kys. benzoové (ox. f.) a benzylalkohol (red. f.).

O tom, ktera z latek se bude chovat jako oxida¢ni a ktera jako redukéni ¢inidlo, rozhoduje sila
oxida¢niho nebo redukéniho ¢inidla. Je dana schopnosti ¢inidla uvoliiovat nebo pfijimat elektrony.
Latka ma tim vétsi oxidaéni /redukcni/ schopnost, ¢im snadnéji pfijimé /uvoliluje/ elektrony.
Ciselnym vyjadfenim této schopnosti je tzv. standardni redoxni potencial E°. Je to napéti mezi
elektrodou tvofenou uvazovanym redoxnim systémem /konj. parem/ a tzv. standardni vodikovou
elektrodou za standardnich podminek (teplota T= 298 K ¢ili 25°C, tlak p= 101325 Pa, standardni
stav latek, tj jednotkové koncentrace /c = 1mol. 1"}/ nebo takova forma /skupenstvi, modifikace/, na
niz je standardni stav vztaZen). Standardni redoxni potencial E° vodikové elektrody je smluvné
stanoven na nula voltt (E°2x+m, = 0 V).

E°rediox, tj. standardni redoxni potencial uvazovaného redox systému muze nabyvat kladnych
I zapornych hodnot podle toho, jaky naboj ziska elektroda uvazovaného redox systému vuci
standardni vodikové elektrodé. Cim je hodnota E° systému vice ziporné&jsi /méné kladn&jsi/, tim ma
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systém silnéj$i redukéni G€inky. Redoxni systémy se zépornou hodnotou E° jsou umistény pied
vodikem a jsou vi¢i nému redukénimi ¢inidly. Redoxni systémy za vodikem maji kladnou hodnotu
E° a chovaji se knému jako oxidacni cCinidla. Redoxni systém s vy$§im (kladnéjSim, mén¢
zapornéjsim) E° je oxida¢nim Cinidlem vii¢i systému s potencidlem niz§im. Napf.
E°cuicu = 0,34V, E°z"iza=-0,76 V, E°Mmnosmn" = 1,52V, E°cl2 j2c- = 1,359 V
Z vyse uvedenych hodnot vyplyva, ze méd’ ma slabsi redukéni G¢inky nez zinek a manganistan je
silnéj$i oxidacni Cinidlo nez chlér. Proto nize uvedené rovnice probihaji zleva doprava, nikoliv
obraceng.
(1) Zn/s/ + Cu'™/ag/ —— > Cul/s/ + Zn"/ag/
(2) 2MnOs/ag/ + 10CI + 16 H'/ag/ ——— Mn'" jag/ + 8 H,O/I/ +5Cl. /g/
Jejich rovnovazny stav bude posunut doprava, proto budou ob¢ reakce probihat samovolné. Zpétné
reakce samovolné probihat nebudou. Vse plati ze standardnich podminek !!!
Sefazenim kovl podle rostouciho E° (vCetn¢ vodiku) ziskame fadu zndmou pod nazvem
Beketovova Fada napéti kovii: Li, Na, Al, Zn, Cr, Fe, TI, Ni, Sn, Pb, Hz, Cu, Ag, Hg, AU
Kovy vlevo od vodiku pfi reakci s kyselinami z nich vytésiuji vodik, kovy napravo od vodiku
nereaguji s bezkyslikatymi kyselinami, reaguji s kyselinami, které maji oxidacni schopnosti (HNOs,
konc.H2S03), redukuji je za vzniku oxidd niz§iho oxidaé¢niho ¢isla (NO, resp. SO2).
Kazda redoxni reakce predstavuje vyménu elektronti mezi dvéma redoxnimi systémy /pary/
s rozdilnymi E°. Lze tedy pro kazdy redoxni d¢j stanovit rozdil téchto redoxnich potenciald, tedy
napéti U° mezi témito redoxnimi systémy /pary/ podle rovnice
TUO = E°%e - Eooxl
kde E°red je standardni redoxni potencial paru, u néhoz probiha redukce a E°ox je standardni redoxni
potencial paru, u n€hoz probiha oxidace. Pro vyse uvedenou rovnici (1) je U° = 0,34 — (-0,76) =
1,10 V, pro rovnici (2) je U° = 1,520 — 1,359 = 0,161 V. Jelikoz je U° 1. rovnice je vétsi nez U° 2.
rovnice, je rovnovaha prvniho déje posunuta vice doprava nez v d¢ji druhém. Proto i spontannost
prvniho déje je vétsi nez déje druhého. Pro vétSinu chemickych reakci obecné plati prima umera
mezi U° a mirou spontdnnosti (také rovnovaznou konstantou K) daného déje.
Z vyse uvedenych zjisténi vyplyva: je-li U°> 0, probiha reakce samovolng, je-li U°< 0, probiha
reakce nesamovolné (neni spontanni).
U° je tedy vedle rovnovazné konstanty K a zmény Gibbsovy energie AG ° dalsi veli¢inou urcujici
spontannost redoxnich dé&jii. Mezi vySe uvedenymi veli¢inami plati nasledujici vztahy:

|[AG°=-RTInK=-2,303RT log K

AG° =-nFU°

RT 2,303 RT
U= —— InK = ——1logk
nF nF
Po dosazeni za T = 298 K, F =96 500 C/mol a R = 8,314 J.K*mol* dostaneme, Ze
0,059
U= — logK
n

Uvedené vztahy umoznuji vypocet rovnovazné konstanty K ze zjisténych hodnot AG° nebo U°.
Napf. pro rovnici (1), pfedstavujici chemismus Danielova ¢lanku, je
nU°

logK = 37 a K=10¥

Q

0,059
Pozndmka: hodnota 2,303 je prevodni faktor mezi ptirozenym (In) a dekadickym (log) logaritmem.
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Hodnoty redoxnich potenciali E a napéti U za nestandardnich podminek 1ze urcit ze vztaht:

RT [ox] 2,303 RT [ox]
E oxired = E°oxired + In = E°ured + |Og (3)
nF [red] nF [red]
RT 2,303 RT
U= U° - InK = U°- log K 4)
nF nF

Rovnice (3) je znama pod nazvem Petersova rovnice. Umoziuje vzajemny piepocet potencialt za
standardnich a nestandardnich podminek, ptipadné vypocet koncentrace latky (jeji ox. nebo red
formy).

Je-li vrovnici (3) koncentrace red. formy jednotkovéa ([red] = 1mol.I"Y) nebo redukovana forma
ptedstavuje kov /pevna faze/, pak se tato rovnice zjednodusi na tvar

RT 0,059
In [ox] = E°+ —— log [0x]

nk n

E =E° +

a potencidl E je pouze funkci koncentrace oxidované formy [ox]. Tato rovnice je znamd pod
nazvem Nernstova rovnice. Udava hodnotu potencialu E kovové elektrody ponofené do roztoku
stejnych kovovych kationtli za nestandardnich podminek.

Je-1i elektroda tvofena nekovem /ox. forma/ a nekovovymi anionty /red. forma/ a koncentrace
oxidované formy je konstantni, je hodnota potencialu této nekovové elektrody dana vztahem

RT 1 0,059 1 0,059
log = E° — —— log [red]

[red] n

E =E°+

nF [red] n

a je zavisla pouze na koncentraci aniontd v roztoku.

Meéfeni potencialu za Gcelem zjiStovani koncentrace latek v roztoku se vyuziva v analytické chemii
a je zakladem analytické metody zvané potenciometrie.

Poznamka: Misto koncentraci oxidované a redukované formy v koncentrovangjsich roztocich je z hlediska
ptresnosti vysledkli vhodné uvazovat jejich aktivity (viz. acido-bazické reakce).

Piiklady k procviceni:
1. Je dana reakce
nebo
a) urcete redoxni pary,
b) urcete oxida¢ni a redukéni ¢inidlo,
€) urlete napéti ¢lanku, v némz probiha vyse uvedena reakce (piislusné E° vyhledejte v tabulce)
d) urcete rovnovaznou konstantu reakce,
e) z hodnot v bodech c¢) a d) posud’te spontannost reakce.

Cla(g) + 2I'(aqg) ———» (@) + 2CI
Sn**(aq) + 2Ag(s)— 2Ag(ag) + Sn(s)

2. Zapiste rovnice nize uvedenych reakci a podobné¢ jako v pt.1 uvazujte:
a) kovové stfibro + kationty thalné, kdy vznik4 kovové thalium a kationty stiibrné,
b) oxidace kovového zinku roztokem manganistanu v kyselém prostiedi na ionty Zn?*, Mn?* a vodu,
¢) oxidace iontit Fe?* dichromanem v kyselém prostfedi na ionty Zelezité, chromité a vodu.
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6. Koordinacni (komplexni) sloueniny

1) Pojem a slozeni koordinacnich slouc¢enin. Komplexni ¢astice.
Koordinaéni neboli komplexni slouc¢eninou (kratce téz komplex) rozumime slouceninu, kterad
obsahuje koordinacni (komplexni) castici. Ta, podle celkového vysledného naboje, muze byt
komplexnim kationtem, komplexnim aniontem nebo miize byt elektroneutrdlni. Komplexni
sloucenina obsahuje bud’ komplexni kation, komplexni anion, komplexni kation i anion nebo jen
elektroneutralni komplexni ¢astici /viz nazvoslovi komplexnich sloucenin/. Komplexni castici
zapisujeme do hranatych zavorek (pozor, nezaménovat s ozna¢enim molarni koncentrace latek !!!).
Koordina¢ni (komplexni) ¢astice se sklada:

a) ze stiedového (centralniho) atomu kovu nebo jeho iontu (X je hodnota jeho oxida¢niho

Cisla; oznacuje se fimskymi ¢islicemi)

b) zligandu — L
Sttedovy atom tvoii predev§im kationty prechodnych prvkii (Me**), jejichz malé ionty o vysokém
naboji ochotné piijimaji volné elektronové pary (maji prazdné nebo netplné zaplnéné valencni
atomové orbitaly). Centralni atom v komplexu vyjimeéné miize mit nulové (Me®) nebo i zdaporné
(Me*") oxidaéni ¢islo. Centralni atomy se chovaji jako akceptory (pfijemci) elektronovych part.
Podle poctu stiedovych atomi rozliSujeme jedno- nebo vicejaderné komplexy. Slouceniny,
obsahujici seskupeni tfi a vice kovovych atoml vazanych mezi sebou, se oznacuji nazvem Klastry,
napft.[Ruz(CO)12], [MosCls]**.
Ligandy jsou ionty nebo neutralni ¢astice, obsahujici aspon jeden volny elektronovy par, kterym se
vazou koordina¢né kovalentni vazbou na prazdné orbitaly centralniho atomu. Ligandy jsou tedy
donory (darci) volnych elektronovych part. Podle po¢tu poskytovanych (spolecné s centr. atomem
sdilenych) elektronovych part rozlisujeme ligandy jedno-, dvoj-, troj- a vicevazné. Nejcastéji se
vyskytuji ligandy jednovazné, napi. I, ClI-, OH~, CN~, H20, NHs apod. Dvojvazné ligandy, které
jsou nejvice zastoupeny mezi vicevaznymi, vytvareji koordinaci na kovové ionty péti- a Sesticetné
tzv. chelatové kruhy (kratce ozaCované jako cheldty z feckého slova chelé = pfipominajici klepeto
raka).
Pocet jednovaznych ligandi nebo pocet spole¢né sdilenych elektronovych pari mezi centralnim
atomem a ligandy udavd tzv. koordinacni ¢&islo. Toto ¢&islo je charakteristické pro kazdy
komplexotvorny prvek. Nejcastéji se setkavame s koordinacnimi €isly 4 a 6, méné s Cisly 2, 3 a 5,
ale také 7 nebo 8.

Komplexni ¢astici mtizeme obecné zapsat: [MeX(L)n]™, kde

Me....... je atom nebo ion komplexotvorného prvku /centralni atom/ bez ohledu na néboj X,
L.......... je jednovazny ligand /atom nebo skupina atomi bez ohledu na naboj/,

| RO je koordinacni ¢islo,

m......... vysledny naboj komplexni castice, ktery je dan vzdy souétem naboji centralniho atomu

aligandi, napt.: [Co(NHs)s]®*, [Ni(CN)s]*. Naboje jednotlivych &astic jsou: Co®,
(NHs)°, Ni2*, CN-.

2) Nazvoslovi koordinacnich sloucenin.
Tvorba nazvu je podobna jako u jednoduchych sloucenin. Kladné oxidaéni ¢islo centralniho atomu
vyjadiujeme pfisluSnou koncovkou ptidavného jména nebo podstatného jména, napi.
[Cu™(H20)4]SO4-H,O0  —  siran  tetraaquamédnaty — monohydrat,  Ks[Fe""(CN)s] -
hexakyanozelezitan draselny. Nulovy oxidaéni stupen centralniho atomu nema v nazvu zadné
zakonceni. Nazev centralniho prvku se proto uvadi v nominativu (1. pad sklofiovani) nebo genitivu
(2. pad skloniovani). Muze se doplnit udajem o celkovém naboji koordinacni Castice, ktery se dava
do kulaté zavorky za nazev prvku, tvoficiho centrdlni atom. Nulovy néboj komplexniho iontu se
takto neoznacuje. Jako piiklad 1ze uvést napt.: Ka[Ni°(CN)4]* — tetrakyanonikl(4-) draselny (&te se
tetrakyanonikl &ty¥i minus draselny), [Ni(CO)4]° — tetrakarbonylnikl nebo tetrakarbonyl niklu. Je-li
oxida¢ni cislo centralniho atomu zdaporné, pouzije se kjeho oznafeni v koordinacni castici
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pojmenovani vytvorené z jeho nazvu a zakonceni —id, dopInéného celkovym nabojem koordina¢ni
&astice, napt. Na[Co'~(CO)4] — tetrakarbonylkobaltid(1-) sodny (¢te se tetrakarbonylkobaltid jedna
minus sodny). Pocet ligandii udavame feckymi pfedponami mono-, di-, tri-, tetra- penta- hexa- atd.
tetrakis atd.), a to tam, kde by pouziti jednoduchych ¢islovkovych predpon (fecké predpony) mohlo
vést k nejednoznacnostem. Nazev ligandu, jemuz predchazi nasobna cislovkova predpona se dava
do zavorky, napf.. [Ru(NHz)s5(N2)]Cl2 — chlorid pentaammin-(dinitrogen)ruthenaty(2+),
[Cr(en)3]Clz — chlorid tris(ethylendiamin) chromity, Naz[Ag(S203)2] — bis(thiosufato)stiibrnan(3-)
sodny, [Pt(py)s][PtCls] — tetrachloroplatnatan tetrakis(pyridin) platnaty.
Ve funk¢énim vzorci a nazvu koordina¢ni Castice se ligandy uvadéji v abecednim potadi podle
pocatecnich pismen, bez ohledu na ¢iselné predpony. Proto se fadi napt. ligand ammin pied aqua
(ve vzorci se piSe zleva doprava nejdiive NHz a pak H.0, ¢te se ammin pifed aqua); podobné chloro
pted kyano, chloro pied ethylen, karbonyl pied nitrosyl, karbonyl pied kyano, nitro pted nitrosyl,
thiokyanato pied thiosulfito, amido pied ammin atd.
Pro jednotlivé ligandy se pouzivaji urcité nazvy:

jednovazné aniontové ligandy

F fluoro HS- merkapto

Cl- chloro s* thio

Br- bromo SO4* sulfato

I- jodo SOs% sulfito

PO,*  fosfato S204% thiosulfato

CN-  kyano COs* karbonato

SCN- thiokyanato 0% 0X0

H- hydrido 02> PEroxo

NO2~ nitro OH- hydroxo

NOs~ nitrato CH3COO~  acetato

N3~ azido CH3CONH- acetamido

NH>~ amido (CH3)2N-  dimetylamido
jednovazné neutrdlni ligandy

H.O aqua NO nitrosyl

NHs  ammin CO karbonyl
dvojvazné ligandy ({ ...... vyznacen volny elektronovy par)

HoN — CHz — CH2 — NH: ethylendiamin, (ve vzorci piseme zkr. en )

2 \2
e .
O 1, 10 fenantrolin, (ve vzorci piSeme zkr. phen)
7
(HOOCCH2)2NCH2CH2N(CH2COOH)2 ethylendiamintetraoctova kyselina
\2 J (ve vzorci piseme zkr. Hsedta)

Nézev koordina¢ni slouceniny zdvisi na tom, zda tato sloucenina obsahuje komplexni kation,
komplexni anion, oba ionty jsou komplexni nebo se jedna o elektroneutralni ¢astici.
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Ptiklady:

[Co(NHa)e] Cls chlorid hexaamminkobaltity

[Cu(H20)4] SO4.H20 siran tetraaquaméd’naty monohydrat
[Cr(H20)4Cl2] CI. 2H20 chlorid tetraaqua-dichlorochromity dihydrat
Li[AlH4] tetrahydridohlinitan lithny

K2[PtCle] hexachloroplati¢itan draselny
Naz[Zn(OH)4] tetrahydroxozinecnatan sodny
K3[Fe(CO)(CN)s] karbonyl-pentakyanozeleznatan draselny
[Pt(NH3)4][PtCl4] tetrachloroplatnatan tetraamminplatnaty
K4[Ni(CN)4] tetrakyanonikl(4-) draselny

[Co(NH3)3Cl3] triammin-trichlorokobaltity komplex
[PACl4(C2Ha)2] dietylentetrachloroplati¢ity komplex
[Ni(CO)4] tetrakarbonylInikl nebo tetrakarbonyl niklu
[Fe(CO)s] pentakarbonylZelezo (pentakarbonyl Zeleza)
Na[Co(CO)4] tetrakarbonylkobaltid(1-) sodny

[Cr(en)s] Cl3 chlorid tris(ethylendiamin)chromity

3) Vlastnosti koordina¢nich sloucenin
a/ Zbarveni koordina¢nich slou¢enin
Tato vlastnost je urovana povahou komplexni cCastice /viz dale/. Nejcastéji se setkavame
s Casticemi, které obsahuji jako ligand molekuly vody. Tyto ionty se nazyvaji aquaionty a tvoii je
kationty zejména ptechodnych prvka ve vodnych roztocich nebo v pevnych hydratech. Uvazujeme-
li nejbéznéjsi komplexy s koordina¢nim ¢islem n = 4 a n = 6, pak jejich obecné sloZeni vystihuje
vzorec [Me(H20)4]™ nebo [Me(H20)6]™. Aquaionty jsou vétSinou charakteristicky zbarveny jak
ukazuje nésledujici tabulka:

Kation Zbarveni Kation Zbarveni Kation Zbarveni
[Cr(H20)6]** fialovy [Fe(H20)6]** hnédy [Ni(H20)6]** zeleny
[Cr(H20)s]** modry [Fe(H20)6]**  zeleny [Cu(H20)4]** modry
[Mn(H20)6]?*" riizovy [Co(H20)6]** rizovy [Zn(H20)6]*" bezbarvy

Pti reakci koordinacni slouceniny s jinymi komplexotvornymi ¢inidly mtze dojit k zamené ligandu,
ktera se projevi zménou zbarveni, napf.

[Co(H20)]?* + 4Cl- ——  [CoClJ*> +  6H:0

razovy /konc. HCI/ modry
[Ni(H20)]** + 6NHz ———» [Ni(NH3)e]* + 6 H20
svétle zeleny modrofialovy

b) Stabilita oxida¢niho ¢isla kationtu
Vznikem komplexu se miize stabilizovat urcité oxidac¢ni Cislo centralniho atomu (kovového ionti),
které je v nekomplexni slouceniné nebo v jiné komplexni slouceniné nestalé, pfipadné se viibec
nevyskytuje. Napi. kation kobaltity Co®" ve vodném roztoku neexistuje. Je vSak stabilni
v piftomnosti komplexotvornych ¢&inidel jako NO2-, kdy vytvaii komplexni ion [Co(NO2)s]*~ pii
reakci
2Co% + 12NOz + 2H' + 1,0, —— 2[Co(NO2)¢]> + H20

Podobné kation Fe?(zeleny hexaaquaZzeleznaty) je ve vodnych roztocich nestaly a snadno se
oxiduje na ion Fe*(roztok hnédne), ktery je stalejsi. V nékterych jinych komplexech Zeleza je tomu
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naopak. Tak komplex [Fe(CN)s]* (Fe v ox. stupni II) je stabiln&jsi nez komplex [Fe(CN)s]*> ( Fe
Vv ox. stupni III), ktery ma oxida¢ni schopnosti. Reaguje napi. s ionty I

2[Fe(CN)]> + 217 —— 2[Fe(CN)s]* + L1 (5)

Stabilita jednotlivych iontli a oxidacnich ¢isel je odrazem stability konfigurace elektronti
v d orbitalech kovového iontu. Tuto vlastnost, stejné jako zbarveni komplexti dobie vysvétluje
elektrostaticka teorie ligandového pole (nékdy uvadénou jako teorie krystalového pole, viz dale),
ktera je uvedena v dal$im textu.

C) Prostorové usporadani (tvar) komplexniho iontu
Prostorové usporadani ligandti v komplexu je vysledkem hybridizace orbitali stfedového atomu.
Nejcastéjsi tvary jednodussich komplexnich ¢éstic jsou odvozeny od koordinacniho ¢isla 4 a 6, a to:
koordinaéni &islo 4 : typ hybridizace sp® uréuje prostorovy tvar ctyrstén,
napt.: [ZnCls]*, [Zn(CN)4]*, [CA(CN)4] >
koordinaéni &islo 4 : typ hybridizace spd, resp. dsp? uréuje prostorovy tvar ctverec,
napt.: [AuCls] -, [Ni(CN)s] >, [PtCls] >, [Pt(NH3)4] 2*, [Cu(H20)4] **,

koordinaéni &islo 6 : typ hybridizace sp3d?, resp. d%sp® uréuje prostorovy tvar oktaedr,
napi.:  [Fe(CN)s] *, [Fe(H20)6] %, [Ti(H20)6]*", [Co(NO2)e] >
Jednoduché znazornéni vzniku koordina¢ni vazby a odvozeni hybridniho stavu u nékterych
oktaedrickych komplexnich iontl je mozné zapsat nasledujicim zplisobem:

3d 4s 4p | 4
27Co: l18Ar/ |'N«|'N«| ) | ) | ) | ‘T\H | | i
3d 4s p 4
27C0%": [18Ar/ |'N,| 0 | 0 | 0 | 0 | | P | E

|+ 6 NO,™
v d?sp3
[Co(NO2e] > : 1sAr [T [N [N [N [N [
i1 Il (1l
NO, NO,y NO; NO; NO; NOy

3d 4s 4p
26F62I+1 /18AI’/|T»L‘ T ‘ T ‘ ) ‘ ) | !
1 T+ 6CN-
Vv dZsp?
[FeCN)sl*:  /iAr/ [TV TN [N [N ]
mn ) TN
CN'CN° CN° CN CNCN

4s ' 4p

3d
26Fe3|+2 heAt [T ][]
:+6CN’

v dsp?
[Fe(CNYel>: hsAr/ [T [T T IN[N] [N] [ [ [ Y]
i
CN'CN" CN' CN CN CN'
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3d '4s .4p. . . 4d
26Ee2+: heAtl [N ] 1 ] A A T A

+ 6 Hz0
¥ : Qp3,-{2
[Fe(H0)el :sArl [TL] T[T T [T [N (NN [NINE [ T ]
| | |
H.0 HO HO H.O H.O HO

d) Stabilita komplexnich ¢astic.
Tuto vlastnost lze posuzovat podle miry disociace komplexni castice v rovnovazném stavu
a vyjadfovat pomoci rovnovazné disociacni konstanty, ktera se nazyva konstanta nestability
komplexu K (n&kdy taky konstanta nestalosti Knest). Postupnou a celkovou disociaci komplexni
castice MeLn a ji odpovidajici disociacni konstanty miizeme popsat takto: (pozor, hranaté zavorky
znazornuji koncentrace jednotlivych slozek)
[MeLn—l] [L]
MeL, =——= Meln1 + L, Khn = ———
[MELn]

[MELn72] [L]

[Mel_n—l]
atd. oo
s [Me] [L]
az Meli = Me + L, Ky =

[MeL1]
[Me] [L] "

celkové Meln =———= Me + nL, K= ——
[MeLn]

Veli¢iny Ky, Kn-g, ........ az K1 jsou dil¢i konstanty nestability, K je celkova konstanta nestability

a mlZe byt vyjadiena pomoci dil¢ich konstant jako jejich soucin:

K= Kn-Knt"....... - K

Casto se veli¢ina K nahrazuje jeji pfevracenou hodnotou, oznacuje se pismenem /3 (nebo Kgtap)

a nazyva se konstanta stability /stalosti/ komplexu.
1

Kstab = ﬂ =
K
Z vyse uvedeného vztahu vyplyva, Ze ¢im je hodnota K nizsi, tim vy$si je hodnota [} a komplexni
castice je stabilnejsi (stalejsi, pevnéjsi, méné disociovand).

[Ag*][NHs]?
Napt.: [Ag(NHz)2]" =— Ag" + 2 NH3 K[Ag(NH3).]* = = 6,8.10°%
[[Ag(NH)2]"]
BlAg(NHs),]* = 1,47.107
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[Ag'][CNT?
[Ag(CN))] —— Ag' + 2CN- K[Ag(CN), ) = ——=1,0.10%
[[Ag(CN):]]
BrAg(cNy,] = 1.10%

Poznamka: Pro komplexy nékterych kovt s anionty EDTA (ethylendiamintetraoctové kyseliny) je fadové konstanta stability 1.
stupné B1 nésledujici: pro Ag'EDTA je B1 = 10", Ca**EDTA je B1 = 101%6, Cd**EDTA je B1 = 1068, Cu2*EDTA je p1 = 1088,
Zuvedenych hodnot je zfejmé, Ze stabilita vSech komplexu je velmi vysoka do té miry, Ze jejich disociaci muzeme prakticky
zanedbat. Stejné tak jsou zanedbatelné i koncentrace volnych iontt.

Protoze konstanta nestability amminkomplexniho kationtu je véEtSi nez  stejnd  konstanta
kyanokomplexmniho aniontu je kyanokomplexni anion stdlejs$i nez kation amminkomplexni. Z vyse
uvedeného rovnéz vyplyva, ze reakce iontu [Ag(NHs)2]* s kyanidem CN- za vzniku iontu
[Ag(CN)2]" bude probihat samovolng, zatimco opacna reakce probihat nebude. P¥i zaméné ligandu
v komplexni ¢astici se stejnym centralnim atomem vznika vidy komplex s niz§i konstantou
nestability. Z roztoku komplexnich soli 1ze vysraZet centralni atom ve formé sraZeniny pouze
tehdy, je-li soucin rozpustnosti srazeniny mensi nez konstanta nestability komplexni ¢astice.
Proto zroztoku dikyanostiibrnanu [Ag(CN)], jehoz K nestt = 102, lze iont Ag" vysrazet
sirovodikem jako sulfid stiibrny Ag2S, nebot jeho iontovy souéin Ks jags/ = 10, Zpétna reakce
probiha pouze v konc. roztocich kyanidu.

Pro vétSinu komplexnich Castic je konstanta nestalosti K velmi nizka, komplexni ¢astice jsou proto
velmi stalé, ve vodném roztoku malo disociované. Této vlastnosti se ¢asto vyuziva k tzv. maskovani
iontll. Komplexné vazané ionty kovil pak nelze dokazat béznymi analytickymi reakcemi.

4) Ptehled n4zort a teorii na stavbu a vlastnosti komplexti.
Zakladatelem chemie koordinacnich neboli komplexnich slouCenin a zaroven autorem klasické
koordina¢ni teorie je A. Werner (1866). Hlavnim znakem této teorie byla ptedstava tzv. hlavni
a vedlejsi valence. Jako hlavni valence byly chdpany vazby souvisejici s oxida¢nim c¢islem (dnes
vazby ve smyslu ¢isté kovalentniho charakteru), vedlejsi valenci byly oznaCovany vazby souvisejici
s koordina¢nim ¢islem (dnes vazby koordina¢né kovalentni). V té dob¢ byl pfipraven znacny pocet
koordinacnich sloucenin a jejich studium bylo provadéno piedevSsim chemickymi metodami.
Wernerova teorie nedovedla vysvétlit ,,existenci* vazeb dvojiho typu. Rozvinuti pfedstav o vazbach
V koordina¢nich slou€eninach umoznil az vznik elektronové teorie chemické vazby (W. Kossel,
A. Magnus, 1920) a kvantové-mechanického modelu atomu.
V letech 1931 — 1933 L. Pauling vyuzil k vysvétleni stereochemie a kinetiky koordina¢nich
sloucenin teorie valencnich struktur, vychazejici z kvantové-mechanické teorie vazeb. Princip této
teorie spociva v rizném zpusobu vyuziti hybridnich orbitali centralniho atomu pii vzniku vazby.
Teorie valencnich struktur vysvétluje vznik chemickych vazeb v komplexnich slouceninach
prekrytim atomovych orbitali /AO/, déle jejich hybridizaci a prostorovou stavbu sloucenin
(stereochemii). Nedokézala vSak vysvétlit spektralni a magnetické vlastnosti.
Pfiblizn¢ ve stejné dobé pouzili H. Bethe a J. H. van Vleck k vysvétleni zbarveni a magnetickych
vlastnosti koordina¢nich sloucenin teorii krystalového pole, ktera byla ptivodné znama ze studia
krystalickych latek /odtud jeji nazev/. Podle nékterych autorti ( napt. J. Gazo)je vhodnéjsi oznaceni
této teorie ndzvem elektrostatickd teorie ligandového pole. Zakladem této teorie je elektrostaticka
interakce mezi kladn€ nabitymi ionty kovl /centrdlnimi atomy/ a okolnimi ligandy, které tak
vytvareji zédporné ligandové pole /proto pozménény nézev /. V disledku plisobeni tohoto pole
aV zavislostt na jeho intenzit¢ mize dojit k energetickému Stépeni pétkrat degenerovanych
d -orbitalt.
Je-li sila ligandového pole mala, nedochazi prakticky ke zménam energie degenerovanych orbitalti.
Jina je vS8ak situace, plsobi-li na elektronovy obal centralniho atomu dostate¢né silné ligandové
pole. V tom piipadé dojde k energetickému Stépeni degenerovanych d-orbital na dvé nebo vice
skupin /podle hodnoty koordina¢niho ¢isla/ energeticky rozdilnych d-orbitali. Soucasné dochazi ke
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sparovani neparovych elektront / plati Hundovo pravidlo/, jehoz disledkem je ubytek nebo
dokonce zanik neparovych elektronil a zeslabeni ¢i vymizeni paramagnetizmu. Tato skute¢nost pak
vysvétluje rozdil mezi tzv. nizkospinovymi (vnitinéorbitovymi) a  vysokospinovymi
(vnéorbitovymi) komplexy.

Uvazujme nyni vliv elektrostatického ligandového pole na oktaedrické komplexy. Je-li toto silové
pole dostatecné silné, rozstépi se d-orbitaly centralniho atomu na dvé ¢asti — jednu dvakrat a druhou
tiikrat degenerovanou. Dva orbitaly s vys$si energii (pivodné orbitaly dx’- y?, d?) se oznaduji
souhrnné dy nebo €y, a dalsi tfi s nizsi energii (pivodné dxy,dyz , Oxz) se oznacuji g nebo tag

E ] . S

Rozdil energie mezi Oy a g se oznacuje Ao a nazyva se sila ligandového pole. Velikost této energie
Zavisi:

a) na povaze a poctu ligandu a jejich uspofadani okolo centralniho atomu,

b) na povaze a oxida¢nim ¢isle centralniho atomu.

Zavislost Ao na povaze ligandu znazorfiuje tzv. Fajansova-Tsuchinova spektrochemicka fada :

I"T< Br< ClF< NOs < FF < OH <en~ H20 < NHs < NOz2 « CN-
Smérem zleva doprava roste sila ligandového pole. Ligandy umisténé nalevo v této fadé obvykle

vytvaieji slabsi ligandové pole s malym Ao, nedochazi ke sparovani elektronti a komplex je
paramagneticky. Ligandy umisténé vice vpravo vytvaii silné ligandové pole, rozstépené d-orbitaly
maji znacny energeticky rozdil a proto dochéazi k preskupeni a sparovani elektronti. Vznikly
komplex vykazuje nizky paramagnetizmus, nebo je diamagneticky. Typickym piikladem je $tépeni
d-orbitali Zelezitého kationtu Fe®* v silném a slabém ligandovém poli:

A2 2 d2

dy(eg)
dy (eg)
i
A2 d2 Oy dy Oy A~ 10000 cm™ A ~ 30000 cm™
[T ][] ]7 :
d-orbitaly de (t2)
Y
a) b)

Vyse uvedené schéma znazornuje usporadani elektront v orbitalu 3d
a) volného iontu Fe3*
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b) iontu Fe** ve slabém oktaedrickém poli (komplexy vysokospinové)

c) iontu Fe3* v silném okteedrickém poli (komplexy nizkospinové).
Piitomnost ¢i nepfitomnost volnych elektroni v d-orbitalech se projevuje magnetickymi
vlastnostmi, latky jsou para- nebo diamagnetické. Pocet volnych, tedy neparovych elektronu, 1ze
zjistit urCenim spinového magnetického momentu molekul nebo ionti p, ktery se udava v tzv.
Bohrovych magnetonech (BM). Jednomu neparovému elektronu odpovida hodnota asi 1,7 BM.
Podle velikosti p je mozné urcit pocet neparovych elektront a stav spinu (vysoky nebo nizky).
Pro nazornost uvedeme elektronovou konfiguraci v komplexech Co%*, a to [CoFs]®~ a [Co(NH3)s]*":

3d 4s 4p 4d
27Co /18Ar/‘T~HTHT‘T‘THTJ«‘ ' |
4s 4p 4d
sCo o (T[T TR T | [T 1]
i+ 6F
v sp3d?

[CoFs*: At [FL[ X [ X [T [ 11 [AL] [FL[RL[1L] [FL[1L]
mrm 1 m
F F F F F F
Oktaedrickeé ligandové pole vytvotfené Sesti fluoridovymi ligandy je slabé, nedochazi k pieskupeni
elektrond, komplex je vysokospinovy. Hybridizuji orbitaly 4s, 4p a 4d a centrélni ion Co'"' je
Vv hybridnim stavu spd?. Ctyfi neparové elektrony v orbitalu 3d zplsobuji paramagnetické
vlastnosti komplexu. Podobné znaky maji komplexni &astice [Fe(H20)s]>*, [Co(H20)e]*",
[Cr(H20)6]**, [Cr(NH3)s]* (1 poslednich dvou komplexii je rovno asi 3,8 B.M.), [Mn(H20)s]*

(L ~ 5,98 B.M.).

3d 4s 4p 4d
77C0%* heA (AL 1 ] 1]
+ 6 NHs
\4 d28p3
[Co(NHs)s]**: /18Ar/ \THTHN\THTH \TH \THTHN\

[ t— i
NHs NHz NHsz NHsz NHz NH3

Ve vyse uvedeném komplexnim iontu [Co(NHs)s]®" je ligandové pole vytvoiené ligandem NHs
(ammin) silné, dochazi k pieskupeni a sparovani elektronti v orbitalu 3d, komplex nemé neparové
elektrony, je diamagneticky. Hybridizuji orbitaly 3d, 45, 4p a proto stiedovy atom trojmocného
kobaltu C"' je v hybridnim stavu d?sp. Podobné uspoiadani elektroni maji ionty, napf.
[Co(H20)6]**, [Fe(CN)s]*, [Fe(CN)s]*~ nebo [Mn(CN)s] * (1 =~ 1,7 B.M.) a jiné.

Koordina¢ni c¢islo CEtyfi odpovidad nejcastéji prostorovému uspoiadani cryrsténu (tetraedricka
symetrie), mén¢ Casto pak ctverci. U tetraedrickych komplext elektrostatické ligandové pole ctyt
naboju, obklopujicich kation centralniho atomu ve vrcholech Ctyfsténu, zplsobuje rozstépeni
d-orbitalt pravé obracené nez u komplexd oktaedrickych. Orbitaly dxy, dx; @ dy, maji vyssi energii
a jsou mén¢ stalé, oznacuji se tzg. Orbitaly di>-y? a dz? maji nizsi energii, jsou stalejsi a znaci se €g.
Vznikly energeticky rozdil je obecné nizsi nez pii oktaedrickém Stépeni. Jsou-li kationty a ligandy
stejné, je velikost St€peni ligandovym polem u tetraedrického komplexu pftiblizné polovi¢ni ve
srovnani s komplexem oktaedrickym. Nasledujici obrazek znazor“uje Stépeni d-orbitali
oktaedrickym a tetraedrickym ligandovym polem a zaroven pomér energii rozdilnych energetickych
hladin:
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oktaedrické stépeni tetraedrické Stépeni

Vzhledem ktomu, Ze Stépeni d-orbitali v tetraedrickém silovém poli je slabsi nez v poli

oktaedrickém (A; < Ap), jsou vzniklé komplexy vétSinou vysokospinové. Nizkospinové se

vyskytuji jen ojedinéle.

Tetraedrické uspotadani maji napt. komplexni ionty: [FeCla]?-, [FeCls]-, [Co(CO)4] -, [Ni(CN)4]*,

[Zn(OH)4]*, [AIH4]~ apod. Jako centralni atomy s koordinaénim &islem ¢&tyfi v tetraedrické

symetrii se nachazi mnohé nepiechodné prvky ( napt. Be'!', B""', Zn", AI'") a ptechodné prvky jako

Fe", Co", Ni", V" Mn". Ctvercova struktura je znama predeviim u komplexa Pt", dale Pd?*, Cu®*,

Ni?* a dalsich. Pfikladem komplexni &astice se Gtvercovou strukturou je napi. [PtCla]?,

[PtCl2(NH3)2], [PtCl3(C2H4)]~, [PACla(C2Ha)2], [Cu(NHs)a]?* nebo [Ni(CN)4]*.

Elektrostaticka teorie ligandového pole velmi ndzorn€ vysvétluje rovnéz zbarveni komplexnich

sloucenin a jeho zménu pti zméné ligandu.

Energeticky rozdil A vznikly $t€penim d-orbitalt pfedstavuje energii, jejiz velikost je ddna vztahem
E=hv=h.c/A

kde h je Planckova konst., ¢ je rychlost svétla, v je frekvence vinéni a A je jeho vlnova délka.

Podle velikosti A je latka schopna absorbovat z viditelné oblasti spektra urcité vinové délky a jevit

se tak v barvé doplitkové. Pfi zdméné ligandi se méni velikost A a méni se i zbarveni komplexu.

Napt. ion [Cu(H20)4]*" je svétle modry, [Cu(NH3)4]?* je tmavsi - azurové modry. Ton [Ni(H20)e]?

je zeleny a ion [Ni(NH3)s]?" je modrofialovy, ion [Cu(H20)4]?" je svétle modry a ion [CoCls]* je

vyrazné modry, ion [Cr(H20)6]*" je V neutralnim prostiedi fialovy a u¢inkem HCI vznikajici

kationty [Cr(H20)sCI]?* nebo [Cr(H20)4Cl2]**, zbarvuji roztok zeleng.

HCI HCI
[Cr(H20)6]** ———  [Cr(H20)sCI]* ———» [Cr(H20)4Cl2]*
- HO - H.0
fialovy svetle zeleny Sedo-zeleny

Podobné barevné zmény zplsobi zména oxidacniho ¢isla stfedového atomu, pfipadn€ zaména
celého stfedového atomu, pfi zachovani stejnych ligandt. Jako piiklady mohou slouzit rizné aqua-
nebo amminkomplexy fady prechodnych prvk. Tak napt. kation [Fe''(H20)6]>" je zeleny
a[Fe"'(H20)6]*" je zbarven hnédé. Komplex [Cr'''(H20)]*" je fialovy, zatimco komplex
[Cr''(H20)6]?* je zbarven svétle modie. Komplex Fe''(H20)s]?* je zeleny a komplex [Co''(H20)s]?
je rizovy. Ton [Ni(H20)s]?* je zeleny, ion [Mn(H20)s]** je svétle riizovy.
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Stépenim d-orbitald lze velmi snadno vysvétlit i stabilitu nékterych oxidacnich cisel kovi
v komplexnich sloucenindch, kterd v nekomplexnich slouceninach jsou nestald. Jako ptiklad
mizeme uvést stalost oxida¢niho &isla IT u Zeleza v iontu Fe?" a iontu [Fe"(CN)s]* nebo ox. ¢&. III
téhoz prvku viontu Fe** a jeho komplexni formé [Fe'"(CN)e]®~. Je to ziejmé z porovnani
elektronovych konfiguraci uvazovanych ¢astic, které jsou uvedeny v bod¢€ c) — prostorovy tvar
komplexniho iontu. V¢tsi stabilita ox. €. II v komplexu je patrnd z porovnani uspotadani elektronti
v d-orbitalech volného iontu Fe?* a v hexakyanoZeleznatanovém komplexu. Ctyfi neparové
elektrony volného Fe?* iontu zpiisobuji malou stabilitu Zeleznatych soli (snadno se oxiduji na Fe®*)
a snadnou tvorbu hexakyanozeleznatanového komplexu, ve kterém dochazi k obsazeni vsech
valencnich orbitali sparovanymi elektrony. Silné elektrostatické ligandové pole CN~ iontli vytvari
konfiguraci txg®. Vznikly komplex je diamagneticky (nema volny elektron), nedava typické
analytické reakce na Fe?* a CN- ionty, jeho konstanta nestélosti K je fadové 10~3" M,

Podobny postup Ize provést pro druhou dvojici ¢astic. Jeden neparovy elektron v orbitalech tog je
pfi¢inou mensi stability ox. ¢. III zeleza v hexakyanoZzelezitanovém aniontu (konfigurace tzg°) na
rozdil od volného Zelezitého kationtu (Fe®"), kde z poloviny zaplnény 3d orbital (3d°) je energeticky
stalej$i. Hexakyanozelezitanovy anion ma proto oxidaéni schopnosti (viz rovnice 5), je
paramagneticky (L = 1,7 B.M.) a je silné& toxicky (rozdil od iontu [Fe'(CN)g]*).

Z vySe uvedeného plyne tedy, ze Zelezo v oX. €. II je stalej$i v kyanokomplexu, zatimco Zelezo
v ox. €. I je stalejsi ve forme volného iontu.

Elektrostaticka teorie ligandového pole vychézela z predpokladu, Ze koordina¢ni vazba ma Cisté
elektrostaticky  charakter. Dokazala uspéSné vysvétlit absorbéni  spektra, magnetické
i termodynamické vlastnosti komplexti pfechodnych kovu, jejich stereochemii a dale predvidat
nejvyhodnéjsi koordinacni Cisla prostorova usporadani. Pres jeji nesporny uspéch neposkytovala
vSak uspokojivé vysvétleni nékterych uz zndmych, experimentdlné zjisténych vlastnosti
komplexnich sloucenin, zejména vazebnych a energetickych zalezitosti. Tento nedostatek se snazi
odstranit teorie molekulovych orbitalii, ptipisujici koordinaéni vazbé jisty podil kovalence.Tato
teorie se oznacuje Casto jen ndzvem teorie ligandového pole (bez privlastku elektrostatickd).
ZjednoduSené se jednd v podstaté o aplikaci metody LCAO (linarni kombinace atomovych

vvvvvv

teorie molekulovych orbitalll je narocnd z hlediska matematického, méné nazorna a proto
nenahradila zatim v plném rozsahu teorie piedchozi.

5) Komplexotvorné reakce a vyznam koordinacnich slou€enin.
Komplexotvornymi reakcemi rozumime takoveé reakce, pii nichz vznikaji nebo se méni koordinaéni
slouceniny. Nékteré z téchto reakci znazorfiuji nize uvedené rovnice:

Cu?* + 4NH; ———— [Cu(NH3)s*
Zn(OH)d + 20H- ——» [Zn(OH)4*
21 + 2[Fe(CN)g]>> —> 2[Fe(CN)s]* + I»
2Co* + 12NO; + 2H" + %50, ——— 2[Co(NO2)e]* + H:0
* AgCHL + 2NHs —> [Ag(NH3)]* + CI
AuClz + HCI — H" + [AuCli]-
AgBr{ + 25,0 —> [Ag(S203)2]> + Br
[Ni(H20)6]** + 6 NH; —— [Ni(NH3)s]** + 6H:0
AgSY + 4CN-(konc) —— 2[Ag(CN)]~ + S*
Komplexotvorné reakce se ve znatné mife uplatiiuji v analytické chemii kvalitativni (Cinidla)
a kvantitativni (komplexometrické titrace). Komplexy fady kovl jsou Casto na rozdil od roztoki
volnych iont charakteristicky zbarveny (Cu?' je bezbarvy, tetraaquaméd’naty kation [Cu(H20)4]?**
je svétle modry). Vznikem komplexu je mnohdy zplsobena rozpustnost nékterych sraZenin, napft.
pfiddnim amoniaku k srazenin€ AgCl vznikd bezbarvy roztok chloridu diamminstfibrné¢ho

47



(rovnice*). Podobné malo rozpustné hydroxidy Zn(OH)2 nebo AI(OH)3 se rozpusti po pfidani
roztoku alkalického hydroxidu, nebot wvnika pfislusSny hydroxokomplex rozpustny ve vode¢.
Podobné se mohou rozpoustét i nékteré uslechtilé kovy za vzniku komplexu (napf. metoda
kyanizace zlata ze zlatonosnych hornin). Tvorbou komplexnich c¢astic dochazi Casto rovnéz
k poklesu vodivosti roztoku. Koordina¢ni slouéeniny se tedy uplatituji pii vyrobé kovii, plastickych
hmot, v barviistvi, zmék¢ovani vody apod.

Vyznamnou skupinu komplexnich slou€enin tvofi komplexy chelatového typu, rozpustné
I nerozpustné ve vodé, obsahujici dvoj- a vicevazné ligandy, které zpusobuji cyklické usporadani
komplexu. Pro ndzornost je uveden vzorec znazornujici malo rozpustny, erveny diacetyldioximat
nikelnaty, jinak bis(dimetylglyoximato)nikelnaty komplex. Tato sloucenina vznika pii reakci iontd
nikelnatych s dvojvaznym organickym ligandem dimetylglyoximem, latkou zvanou Cugajevovo
gindlo. Tato reakce je specificka na diikaz Ni?* a pouZiva se pro vazkové stanoveni niklu.

HsC —(|: C CHs H:C —C C CHs
| l I
HON NOH ~0— N —O
- . HC Ni< S
0O—N-"~ “N—O
| I
H:C—C C CHs
dimetylglyoxim bis(dimetylglyoximato)nikelnaty komplex

Vzniku nerozpustnych chelatl se vyuziva v analytické chemii k dokazovani a gravimetrickému
stanoveni jest¢ nckterych dalSich kovi. Néekteré ve vodé rozpustné chelaty vznikaji pfi odmérném
stanoveni nékterych kovii (Ca, Mg, Cu apod.) v tzv. chelatometrii.

Vyznam komplexnich sloucenin se v soucasnosti prohlubuje. Diivodem je skutecnost, ze komplexni
povahu ma vétsina ptirodnich latek, ptikladné chlorofyl, hemoglobin, vitamin B12 apod.

vvvvvv

CuS04.5 H20 — pentahydrat siranu méd’'natého nebo-li modra skalice, je pfesnéji monohydrat
siranu tetraaquaméd’natého [Cu(H20)4]SO4. H20

[Cu(NH3)4](OH). — hydroxid tetraamminmédnaty, pod nazvem Schweitzerovo c¢inidlo se
pouzival pti vyrob€ umélého hedvabi; rozpousti celulozu.

[Ag(NHz)2] OH — hydroxid diamminstiibrny, je znam pod nazvem Tollensovo ¢inidlo na dikaz
aldehydickeé skupiny,

K2[Hgls] — tetrajodortutnatan draselny, znamy jako Nesslerovo ¢inidlo na diikaz iontd NH4",

Nas[Fe(CN)sNO] — pentakyano-nitrosylzelezitan sodny, tzv. nitroprusid sodny se pouziva

k dikazu iontii >, SOs*~, S;03*7a SO.

Naz[Fe(CN)sNO] + S* — 5 [Fe(CN)sNOS]* + 2Na*

Ka[Fe"(CN)s] . 3 HoO — hexakyanoZeleznatan draselny, ferrokyanid draselny nebo Zluta krevni
stil a Ka[Fe'"'(CN)s] — hexakyanozelezitan draselny, ferrikyanid draselny nebo ¢ervend krevni sl
— ob¢ latky reaguji s ionty téZkych kovli za vzniku malo rozpustnych sraZenin. Znamé jsou
reakce sionty Fe** a Fe*', kdy vznikaji syt¢ modré, ve vodé nerozpustné srazeniny blize
nespecifikovaného sloZeni a zndmé pod nazvem berlinska a Turnbullova modi:

Ka[Fe(CN)s] + Fe¥* ———> berlinska modi

Ks[Fe(CN)s] + Fe?* ————— Turnbullova modf
[Fe(H20)s5(SCN)]?*— kation pentaaqua-thiokyanatozelezity(2+), krvavé rudé zbarveny komplex,
vznikajici reakci iontf Zelezitych Fe®* s ionty thiokyanatanovymi SCN- (diikaz a stanoveni Fe®").
H2PtCls — kys. hexachloroplati¢ita, jeji amonné a draselné soli jsou ve vodé malo rozpustné,
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Fe(CO)s — pentakarbonyl Zeleza, Ni(CO)s — tetrakarbonyl niklu — bezbarvé kapaliny, tepelnym
rozkladem se pfipravuji Cisté kovy.

Naz[B4Os(OH)4] . 8 H20O — oktahydrat pentaoxo-tetrahydroxotetraboritanu disodného, nespravné
¢asto uvadény jako Na»B407.10 H20 - tetraboritan sodny neboli borax.

7. Srazeci reakce, soucin rozpustnosti
Pro praktické ucely rozdélujeme latky z hlediska rozpustnosti ve vodé na latky rozpustné
a nerozpustné podle toho, zda pti smichani roztokt, obsahujicich jejich ionty o koncentraci ¢ = 0,1
mol.dm=3, vzniknou & nevzniknou sraZzeniny. Dojde-li K vylu¢ovani produktli ve formé malo
rozpustné slouceniny, oznaCuje se produkt jako sraZemina. Piislusnd reakce, pfi niz srazenina
vznika, se nazyva reakce srdzeci. Latky rozpustné ve vodé (nebo jiném rozpoustédle) mohou
vytvaret::
roztok nasyceny, tj. roztok, v némz se za danych podminek (teplota, tlak) dal$i mnozstvi latky uz
nerozpousti,
roztok nenasyceny, tj. roztok, v némz se za danych podminek (teplota, tlak) dal$i mnozstvi latky
jesté muze rozpoustét.
Ve vodé rozpustné jsou iontové slouceniny (s vyjimkou sloucenin s vysokou miizkovou energii)
a latky, jejichz molekuly jsou dostatecné polarni. Nerozpustné nebo velmi malo rozpustné ve vodé
jsou latky, vytvarejici atomové nebo molekulové krystaly a obsahujici kovalentni nepolarizované
vazby (jsou rozpustné v nepolarnich rozpoustédlech), a kovy.
Grafickou zavislost rozpustnosti latky na teploté udava kiivka rozpustnosti.
Pro kazdou latku lze zjistit tzv. rozpustnost latky, nékdy se oznacuje pism. S. Je t0 nejveétsi mozna
hmotnost latky, rozpusténa za danych podminek (teploty, tlaku) ve 100 gramech vody
(rozpoustedla), aby vznikl nasyceny roztok; nékdy se udava také nejvétsi mozna hmotnost latky,
obsazena za danych podminek (teploty, tlaku) ve 100 gramech roztoku (nasyceného). Rozpustnost
nékterych latek jsou uvedeny v tabulkach.
Pro latky malo rozpustné zavadime pojem soucin rozpustnosti Ks (jinak produkt rozpustnosti
P nebo iontovy soucin S). Vztah pro soucin rozpustnosti je mozné odvodit z obecné rovnice
disociace uvazované latky BA:

BA/ss «—> Bf/lag/ + Alag/
Mezi pevnou fazi a hydratovanymi ionty v roztoku existuje rovnovazny stav /heterogenni
rovnovaha/, pro ktery je mozno zapsat rovnovaznou konstantu

[B7] « [A]

Krovn. =

[BA]
Vyraz [BA] predstavuje molarni koncentraci nedisociovaného podilu latky BA, ktera je pfi dané
teploté stala (konstantni) a lze ji tedy zahrnout spolu s Krown. (po pievedeni na levou stranu
rovnice) do nové konstanty, ozna¢ované jako soucin rozpustnosti soli Ks
[B+] . [A_] = Krown. [BA] = KS(BA)

Pro latku obecného sloZzeni BnAm je disociacni rovnice

BnAm <«—> nB™/ag/ +  mA"/ag/

a soucin rozpustnosti

KS(BnAm) = [Bm+]n ° [An_]m

Sou€in rozpustnosti latky udava soucin molarnich koncentraci iontli nad sraZeninou v jejim
nasyceném roztoku za danych podminek (teploty). Ma vyznam rovnovazné konstanty a jeho
hodnota je zavisla predevsim na teploté. Casto se vyjadiuje (podobné jako pH) jako —log Ks tj. pKs.
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Napt. je-li Ks(Agl) = 1.10716 je pKs(Agl)=16, je-li Ks(AgBr) = 4.102 je pKs(AgBr) = 12,4. (koncentrace
jednotlivych iontfl jsou vyjadieny v mol/dm?).

Cim je rozpustnost latky mensi, tim je jeji soudin rozpustnosti Ks nizsi. To plati pro latky o stejném
obecném stechiometrickém vzorci, napf. halogenidy MeX, MeXa, sirany Me2SOs, MeSOs,
uhli¢itany Me2CO3 MeCOs apod. Nemusi to ale platit pro slouceniny patiici k riznym typtum
sloucenin, tj. lisicich se stechiometrickym slozenim. Nejlépe to vyplyne z ptikladu, kdy chceme
zjistit, kterd z uvedenych stfibrnych soli je vice rozpustna: AgCl nebo AgzCrOs. Porovnanim
hodnot Ks uvedenych slou¢enin ( Ks(AgCl) = 1,78.107%°, Ks(Ag.Cros) = 3.107*2) bychom mohli
usoudit, ze AgCl je vice rozpustny nez Ag,CrOs. Ve skuteCnosti je tomu naopak. Kazda
z uvedenych slou¢enin ma jiné stechiometrické slozeni, proto jejich rozpustnost nelze odvozovat
porovnanim hodnot sou¢inii rozpustnosti. Je mozné porovnat koncentrace spole¢ného iontu
V nasyceném roztoku nad pfisluSnou srazeninou. Vypoctem zjistime, Ze v roztoku nad sraZzeninou
AgCl je koncentrace stiibrnych iontd [Ag*] = 1,33.10"° mol.dm= a v roztoku nad sraZeninou
Ag.CrOs je koncentrace stfibrnych iontd [Ag*] = 1,82.10~* mol.dm=. Z uvedenych hodnot je
zfejmé, Ze rozpustn&jsi je chroman stiibrny Ag>CrOs. Proto pfidavanim iontd Ag* k roztoku, ktery
obsahuje soucasné ionty chloridové Cl- a CrO4>, se bude nejdiive vyludovat (srazet) bily, méné
rozpustny AgCl a pak teprve cervenohnédy AgoCrO4. Na tomto jevu je zaloZen princip vizudlni
indikace (podle Mohra) ekvivalentniho bodu pfi odmérném argentometrickém stanoveni chloridii
a bromidu.

Ze znalosti sou¢inu rozpustnosti plynou podminky pro vznik sraZeniny. Jeji vylu€ovani z roztoku
za¢ind v okamziku, kdy k roztoku obsahujicimu ionty B* bylo pfidano takové mnozstvi iontd A~, Ze
soucin jejich koncentraci pravé piekroc¢il hodnotu danou souc¢inem rozpustnosti. Chceme-li , aby ve
vodném roztoku zlstalo jen nepatrné mnozstvi iontt B*, musime roztok iontii A~ pfidat v nadbytku.

vvvvvv

event. jeji rozpusténi, zbarveni apod. patii k dilezitym kriteriim pro zatazeni chemické reakce mezi
reakce analytické a pro snadné pozorovani prubéhu reakce.

Vsech téchto vlastnosti srazecich reakci se hojné vyuziva v analytické chemii k dikazim
a stanoveni iontil gravimetricky 1 volumetricky.

Pro zfedéné roztoky je rozpustnost latky BnAm dostatecné piesn€ urcena koncentracnim soucinem
rozpustnosti: ~ Ks=cs".ca™.

Pro koncentraci ¢ nasyceného roztoku malo rozpustné zcela disociované latky dale plati:

Ks=cg".ca™=n".c".mm.c"=n". mm.c™m

Ks
pak c="m
n". mm
Soucinu rozpustnosti 1ze pouzit pro vypocet rozpustnosti latek a obracené. Pro lepsi nazornost jsou
uvedeny piiklady.

Piiklad 1. Soutin rozpustnosti Kszn(OH). = 4,5.10. Vypotitejte rozpustnost hydroxidu zine¢natého
v mol/litr a v g/100g roztoku a koncentrace jednotlivych iontl v roztoku nad srazeninou.
Vypocet.
Disociace hydroxidu zine¢natého udava rovnice
Zn(OH), — Zn** + 20H
Soucin rozpustnosti se rovna
Ks zn(OH). = [Zn?*]. [OH]? = 4,5.10°"
Roztok nad srazeninou je nasyceny a proto z rovnice disociace vyplyva, ze
[Zn?*] = Y, [OHT] nebo [OH7 =2[Zn?*1]; odtud plyne dale, ze
KsZn(OH), = [Zn?*]. {2[Zn*] }* =4 [Zn**]*=4,5.10"; =
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[Zn?*] = {Ya KsznoH),} 2 = {14.4,5 .1017}13 =2 2.10° M
[OH] =2[Zn?*"]=2.2,2.10° =4,4.10° M
Rozpustnost Zn(OH). je rovnd koncentraci [Zn*] v molech/litr, tedy 2,2.10°M, tj. 2,19.10%g/dm?.
Provedeme-li vypocet podle vyse uvedeného vzorce dostaneme:
n=1,m=2

Ks 45.10" 45.10"
c="m =3 =3/ ———— =2.24.10° mol/litr

Vo mm 11, 92 4

Tuto hodnotu lze prepocitat dale na g/100 ml roztoku, coz pro velmi zfedéné roztoky odpovida g/100 g
roztoku. Dalsi pfepocet lze provést na g/100 g vody (rozpoustédla).
Po piepoétu dostaneme, Ze rozpustnost Zn(OH), = 2,19.10°/100g roztoku, tj = 2,19.10°g/100g rozpoustédla.
Piiklad 2. Rozpustnost sulfidu olovnatého sPhS = 1,84.10°%* mol/litr. Vypocitejte soucin rozpustnosti této
slouceniny Ks(PbS).
¢(PbS) roztok = SPhS =1, 84.10"% mol/litr = 1,84.10°* mol/100 ml vody = 4,403.10'*2 g/100 ml vody

PbS —» Pb2+ + 82_ X = C(PbS)vroztoku = [Pb2+] = [82_] = 1, 84.10_14 mol/litr

Ks(Pbs) = [Pb?*].[S*] = {1,84.10*}? = 3,39.10 "*® mol#litr?
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