


ACIDOBAZICKE — NEUTRALIZACNE REAKCIE

* Vo vSeobecnosti plati, Ze hnacou silou neutralizaCnych reakcii je tendencia disociovanych
vodikovych protonov a hydroxylovych anidnov vytvorit molekuly vody.

* Reakcie silnych kyselin so silnymi bazami st vZzdy spontanne, rychle a exotermicke

* Typickym prikladom je reakcia kyseliny s hydroxidom kovu, nasledkom Coho vznika sol a
voda. KedZe reakciou sa neutralizuju typické vlastnosti kyselin a zasad, pouZiva sa termin
neutralizacia. 2HI(aq) + Ca(OH),(aq) —— Cal,(aq) + 2H,O(¢)

2[H"(aq) + I (aq)] + [Ca*"(aq) + 20H (aq)] — [Ca’**(aq) + 21 (aq)] + 2H,O0()

CH;COOH(aq) + KOH(aq) —> KCH;COO(aq) + H,O(¥)
CH;COOH(aq) + [K™(aq) + OH™ (aq)] — [K"(aq) + CH;COO (aq)] + H,O(¢)

« Znazornene su dva sposoby vyjadrenia rovnakej acidobazickej reakcie: dlhSia forma zapisu
vyjadruje, ktoré z reagujucich chemickych latok su ionizované (disociované)



ACIDOBAZICKE REAKCIE (HISTORIA)

Svante Arrhenius (1884)

» Kyselina je latka, ktora obsahuje vodik a vo vodnom roztoku produkuje H*. Zasada je latka,
ktora obsahuje OH skupinu a vo vodnom roztoku produkuje hydroxylové 16ny OH".

* Neutralizicia je definovana ako reakcia 16nov H* s i6nm1 OH za vzniku molekul H,O.
Bronsted—Lowry (1923)
* Kyselina je definovana ako donor protonu (H*) a baza je definovana ako jeho akceptor.

* Uvedena definicia je SirSia. Akdkol'vek latka obsahujuca H, schopna ho uvolnit vo forme H™ je
kyselina a akakol'vek latka, ktora dokaze proton prijat, je zasada. Acidobazicka reakcia je tym
padom prenos protonu z kyseliny na zasadu.

* Napr. ionizacia HCI vo vode je teda acidobazicka reakcia, v ktorej voda p6sobi ako baza (ako

akceptor protonov). |y 1. HCl(aq) — > H*(aq) + Cl (aq) (Arrhenius)
krok2: H,O®) + H'(aq) —— H;07
celkovo: H,O(f) + HCl(aq) — H;0" + Cl (aq) (Bronsted-Lowry)




(VODIKOVY) PROTON

» Atdm vodika sa sklada z jedného protonu a jedného elektronu; preto vodikovy 16n zvykneme
nazyvat jednoducho “proton” (Jjadro neobsahuje neutrdn, teda pokial sa bavime o prevazujtcej
forme 1zotopu H, deutérium a tricium neutrény obsahuju).

» Pokial ide o protony H, dnes uz vieme, Ze vo vodnom roztoku st hydratované a existuju ako
H*(H,O)n, kde n je malé celé Cislo. Je to spdsobené pritazlivostou i0nov H" zapornym
parcialnym ndabojom kyslika (6-) na molekule vody. Hoc1 nepozname rozsah hydratacie H*, vo
vacsine roztokov je vodikovy proton pritomny vo forme hydroniového 16nu, H;O* alebo
H*(H,0),, kden = 1. N - B -

HY +: (l)—H — H—(l)—H "

H H

 H* (aq) v skutoCnosti predstavuje hydratovany proton. To znamena protdn pripojeny k jednej
molekule H,O, ako v H;0O* alebo k niekol'’kym molekulam H,O, ako v H,O,*.



KONJUGOVANY (ACIDOBAZICKY) PAR

« majme reakciu kyseliny octovej s vodou.

+ ked CH,;COOH strati proton, vznikne CH,COO". VSimnime si1, Ze vzorce tychto dvoch foriem
sa liSia o jeden protdon, H*. Chemickeé individua, ktoré sa navzajom liSia len o jeden proton
(H"), zvykneme oznacCovat ako konjugovany acidobazicky par. Latka obsahujuca H* je v ramci
tohto paru kyselinou a latka bez H* je baza. V reakcit mozeme 1dentifikovat dva konjugované

pary.

konjugovany acidobazicky par

: l

CH;COOH(aq) + H,O(l) = CH3COO (aq) + H30"(aq)

kyselina zasada zasada kyselina

T T

konjugovany acidobazicky par




ACIDOBAZICKE REAKCIE (Brgnsted—Lowry)

* Breonsted—Lowryho teoria tieZ hovori, Ze kyselina obsahuje aspon jeden ionizovatelny atom
vodika a baza obsahuje atdom s volnym elektronovym parom, na ktory sa moZe viazat proton.
Znazornuyje to nasledovny obrazok, kde zakrivene Sipky ilustruju, ako sa elektrony podiel'aji na
tvorbe a rozru$ovani vizieb pri ionizacii kyseliny octovej. Cervené $ipky reprezentuju reakciu
smerom vpred a modré Sipky spatnu reakciu.
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\\\‘,.C\ \H \\\\.—C\ H / h H
H H
CH;COOH + H,0 CH;COO™ i H3OjL
kyselina zasada zasada kyselina




KONJUGOVANY (ACIDOBAZICKY) PAR

* DalSim prikladom, na ktorom mozno ilustrovat Brensted—Lowry tedriu je ionizacia amoniaku vo

vode.

* Rozdiel v porovnani s predchadzajucou reakciou, je Ze teraz je H,O v ulohe kyseliny, zatial co
pr1 reakcii s k. octovou bola bazou. Aj v tomto pripade sa na reakcii podiel'aju valencné elektrony.

konjugovany acidobazicky par

v Y
NHs(aq) + H,O(l) == NHj(aq) + OH=(aq)

zasada kyselina kyselina zasada
konjugovany acidobazicky par / Y N |2 o
N, O N: O,
o , [ /" ™ /
Podobne ako v predchadzajucom pripade H H H H H H
cervene Sipky vyjadruju reakciu smerom H H
vpred a modré Sipky reverzny smer reakcie - NH, + H,0 NH4Jr + OH™
zasada kyselina kyselina zasada




ACIDOBAZICKE REAKCIE (Brensted—Lowry a konjugované pary — zhrnutie)

« Kyselina obsahuje aspon jeden 1onizovatelny atobm H a zasada obsahuje atom s volnym elektronovym
parom, na ktory sa méze viazat proton. Existuju latky, ktoré obsahuju ionizovatelny atom H, aj atom
s volnym parom elektronov. Takeéto latky sa mb6Zu spravat ako kyseliny alebo zasady v zavislosti od
toho s akou latkou pridu do kontaktu; nazyvaju sa amfotérne (napr. H,O).

* V pripade konjugovaného paru kyselina-baza sa molekulové vzorce kyseliny a zasady liSia o jeden
proton (H*). Aby sme “nasli” konjugovany par, potrebujeme identifikovat iba tie latky, ktorych vzorce
sa lisia o jeden proton. Po identifikacii paru je latka obsahujuca H* kyselinou a druha (bez H* alebo s
menSim poctom H*) bazou. Napriklad H,O a OH™ st konjugovany par kyselina-baza, pretoze ich
vzorce sa lisSia o jeden H*. H,O kyselina a OH™ baza. Podobne, pretoze vzorce NH,* a NH; sa liSia o
jeden H*, dana dvojica tvori konjugovany acidobazicky par (NH,* je kyselina a NH; je baza).

» Ked' sa kyseliny pridaja do vody, protonizujua molekuly vody za vzniku hydroniovych (H;O") 16nov a
bazy deprotonizuji molekuly vody za vzniku hydroxylovych (OH") i6nov. Schopnost’ Brgnstedovej-
Lowryho tedrie vysvetlit pritomnost tychto 16nov v roztoku vyplyva z tlohy rozpustadla a robi z nej
vSeobecnejSiu a uzitocnejsiu tedriu ako Arrheniova teoria.



ACIDOBAZICKE REAKCIE (priklad — identifikacia konjugovanych parov)

Pre kazdu z nasledovnych reakcii, prebiehajucich vo vodnom roztoku, identifikujeme kyseliny a

zasady v priamej aj spatnej reakcii. V Brensted-Lowryho tedrii je kyselina donorom a baza

(@) HCIO, + H,O = ClO, + H;0" akcc?ptorom prot’(’)nu. Deprotgnizove}né forma’kysel%nyje
(b) OCI~ + H,0  HOCI + OH~ konjugovar.lf)u bazoy. Proto,mzovapa formq zasady je

B - - zodpovedajuca konjugovana kyselina. Konjugovany par
(c) NHs + H,PO, == NH," + HPO, kyselina-zasada identifikujeme na zaklade latok, ktorych
(d) HCl + HpoPO4 —— CI' + H3POq4 vzorce sa liSia o jeden protdn.

oznacenia (1) a (2) identifikuji konjugované pary v doprednom (1) a reverznom (2) smere reakcie

(a) konjugovany par (b) OClI™ + H,O —— HOCI] + OH"
l l zasada(1) kyselina(2) kyselina(1) zasada(2)
HCIO, + H,0 = ClO, + H;0* (¢ NH; + H,PO,” = NH," + HPO,*"
kyselina  zéasada zasada kyselina zasada(1) kyselina(2) kyselina(1) zasada(2)
i f (d) HCl + H,PO,” == CI” + H3PO,

konjugovany par kyselina(1) zasada(2) zasada(1) kyselina (2)



ACIDOBAZICKE REAKCIE (Lewisova teoria)

« Kyselina je latka, ktora dokaze prijat podiel v elektronovom pare. Zasada dokaze spristupnit
alebo ,,darovat* podiel v elektronovom pare.

» Tato definicia neSpecifikuje, Ze elektronovy par musi byt preneseny z jedného atomu na druhy ale
iba to, Ze elektronovy par, pdvodne nachadzajuci sa na jednom atéme, musi byt zdielany medzi
dvoma atomami. Neutralizacia je definovana ako tvorba koordinacnej kovalentnej vazby.
Vysledkom je kovalentna vdzba, v ktorej oba elektrony pochadzali z jedneho atdmu alebo 16nu.

* Reakcia chloridu boritého s amoniakom je typickou Lewisovou acidobazickou reakciou.
Lewisova teoria je dostatoCne vSeobecna na to, aby pokryvala vSetky acidobazické reakcie, ktore
zahifnaju aj ostatné tedrie, plus mnoho d'alSich reakcii, napr. tvorbu komplexov kovov.

:('j|°1: T Pll :Cl: H
. . N
:Cl—1|3 + "N—H —> :ClI—B—N—H
.. | AR

Cl H Cl H




ACIDOBAZICKE REAKCIE (Lewisova teoria)

» Autoprotolyza vody bola opisana z hl'adiska Bronsted-Lowryho tedrie. V kontexte Lewisove]
tedrie ide tieZ o acidobazicku reakciu. Prijatie protonu H* zasadou zahifna vytvorenie

koordinacnej kovalentnej vazby.

."’&k Vazp,,

H—O: a
H
zasada

@0

H H H
|+ | -
—_— H—(l): + K
H

kyselina

» Teoreticky akakol'vek latka obsahujtca volny elektronovy par méze posobit’ ako baza. V
skutoCnosti vacsina 16nov a molekul, ktoré obsahuji nezdiel'ané elektronové pary, podlieha
urcitym reakciam zdiel'anim svojich elektronovych parov s atbmami alebo molekulami, ktoré
maju nizkoenergetické vol'né orbitaly. Naopak, mnohé Lewisove kyseliny obsahuju iba Sest
elektronov na najvyssej obsadenej energetickej hladine centralneho prvku. Reaguja prijatim
podielu na d'alSom pare elektronov. Mnohé¢ zlucCeniny prvkov skupiny 3A st Lewisove kyseliny,

co 1lustruje aj reakcia chloridu boritého s amoniakom.




ACIDOBAZICKE REAKCIE (priklad — neutralizacia hydroxidu)

Aky objem 0,003 M roztoku HCI je potrebny aby neutralizoval 30 ml 0,001 M roztoku Ca(OH),?

Aby by sme poznali reakény pomer latok, 2HCIl + Ca(OH), — Ca(l, + 2H,0
musime vychadzat z vyvazenej rovnice. 2 mmol 1 mmol 1 mmol 2 mmol

(1) prevedieme muililitre roztoku Ca(OH), na milimoly Ca(OH), pomocou molarity v reak¢nom
pomere 0,001 mmol Ca(OH),/1 ml roztoku Ca(OH),; (2) prevedieme milimoly Ca(OH), na milimoly
HC1 pomocou reakéného pomeru 2 mmol HCl/1 mmol Ca(OH), (na zaklade rovnice); a (3)
prevedieme milimoly HCI na mililitre roztoku HCl pomocou pomeru 1 ml HC1/0,003 mmol HCI,
teda inverzného vyjadrenia molarity.

mL Ca(OH), mmol Ca(OH), mmol HCI mL HCl(aq)

roztok pritomnych potrebnych potrebnych

0.001 mmol Ca(OH), 2 mmol HCI 1.00 mL HCI

X X —
1.00 mL Ca(OH), 1 mmol Ca(OH), 0.003 mmol HCI Al Eie

30 mL Ca(OH), X




ACIDOBAZICKE REAKCIE (titracie)

* V laboratoriu casto meriame aky objem roztoku so znamou koncentraciou je potrebny na reakciu
s druhym roztokom, ktorého objem je znamy, ale jeho zloZenie nepozname. Metdda ktora nam
umoznuje zlozenie kvantifikovat je titracia.

 Titracia je proces, pri ktorom sa roztok jednej reakcCnej zlozky (titraCny Standard) pomaly pridava
do roztoku inej reakCnej zlozky (vzorka) a meria sa objem titracného Standardu potrebny na
dokoncenie reakcie. Ciel'om je obvykle stanovenie neznamej koncentracie znameho objemu
vzorky, zmeranim objemu titracného Standardu (o znamej koncentracii), ktory sme spotrebovali
pri uvazovanej reakcii.

« Ako vieme, kedy zastavit titraciu — kedy je chemicka reakcia ukonCend? Jedna z moznosti je, Ze
sa do roztoku, ktory titrujeme prida niekol'ko kvapiek indikatora. Acidobazicky indikator je latka,
ktora moZe existovat v rOznych chemickych formach s odliSnym sfarbenim, priCom farba zavisi
od koncentracie H;O* v roztoku. Aspon jedna z foriem musi byt vel'mi intenzivne sfarbena, aby
bola viditelna aj v malom mnozstve.



ACIDOBAZICKE REAKCIE (titracie)

Kysly roztok s neznamou koncentraciou mozZeme titrovat
pridavanim Standardizovaného roztoku hydroxidu sodného po
kvapkach z byrety. BeZna byreta je odstuprniovana v intervaloch
po 1 ml alebo aj menSich, aby bolo mozné odhadnut objem
davkovaného roztoku s presnostou aspon na 0,02 ml.
Pouzivame taky indikator, ktory zretelne meni farbu v bode, v
ktorom zreagovali stechiometricky ekvivalentné mnozZstva
kyseliny a zasady. Tento bod nazyvame bodom ekvivalencie.
Bod, v ktorom indikator meni farbu a titracia sa zastavi, sa
nazyva koncovy bod. V idedlnom pripade by sa koncovy bod
mal zhodovat' s bodom ekvivalencie. Prikladom indikatora je
fenolftalein, ktory je v kyslom prostredi bezfarebny a v
zasaditom Cervenofialovy, Co sa vyuZiva pri pridavani zasady
do kyseliny. Koncovy bod je signalizovany prvym objavenim sa
slabého ruZového sfarbenia, ktoré pretrvava najmenej 15
sekund, za sucasného mieSania roztoku.




ACIDOBAZICKE REAKCIE (titracie)

Roztoky s presne znamymi koncentraciami nazyvame Standardné
roztoky. Standardizacia je proces, pri ktorom sa urci koncentracia
roztoku presnym meranim objemu roztoku potrebného na
reakciu s presne znamym mnozstvom primarneho Standardu.
Standardizovany roztok sa potom nazyva sekundarny Standard a
pouZziva sa pri1 analyze neznamych latok.

7Ziadané vlastnosti latky sltiZiacej ako primarny $tandard:

1. Nesmie reagovat so zloZkami atmosféry, ako je vodna para,
kyslik a oxid uhlicity, ani ich absorbovat.

2. Musi reagovat’ v sulade s uvazovanou reakciou.

3. Musi mat vysokeé percento Cistoty.

4. Mal by mat vys$Siu hmotnost, aby sa minimalizoval vplyv
chyby pri vazeni.

5. Musi byt rozpustny v danom rozpustadle.




ACIDOBAZICKE REAKCIE (vypoéty pre acidobazické titracie)

« Acidobazicka titracia je kvantitativna analyza mnoZzstva kyseliny alebo zasady vo vzorke na
zaklade jej reakcie so znamym mnoZstvom zasady alebo kyseliny.

» OpiSme poutitie niekol'kych primarnych $tandardov. Casto pouzivanym $tandardom pre roztoky

kyselin je uhlicitan sodny, Na,CO,, pevna latka.

stO4 I NﬁzCO_g — NﬁzSO4 T COZ + HzO

1 mol 1 mol 1 mol I mol 1 mol

| IIlOl NﬂzCO_g = 106.0 g
1 mmol Na,CO; = 0.1060 g



ACIDOBAZICKE REAKCIE (vypoéty pri acidobazické titracie)

priklad: Standardizacia kyslého roztoku

* Vypocitajme molaritu roztoku H,SO,, ak 40,0 ml roztoku je potrebného na neutralizaciu 0,364 g
Na,CO;.

 Z vycislenej rovnice reakcie vieme, ze 1 mol H,SO, reaguje s 1 molom Na,CO; (Co zodpoveda
106 g). To udava reakCny pomer, pr1 ktorom dojde ku konverzii 0,364 g Na,CO; a
zodpovedajuceho pocCtu molov H,SO,. Na zdklade poctu zreagovanych molov vypocitame

molaritu roztoku g Na,CO; mol Na,COj, mol H,SO, molarita
—_— — —

dostupné pritomné pouzité H,SO,

1 mol Na,CO; 1 mol H,S0O,
X
106.0 g Na,CO; 1 mol Na,CO,

= 0.00343 mol H,SO, (pritomnych v 40 mL roztoku)

0.00343 mol H,SO,
0.04 L

= 0.0858 M H,SO,



Hydrogenftalat draselny,

KCH,(COO)(COOH). Kysla sol,

ACIDOBAZICKE REAKCIE (vypoé&ty pri acidobazické titracie) znémajednoducho ako KHP. KHP sa
pouZziva ako primarny Standard pre

zasady; je dostupny v stave vysokej

priklad: $tandardizacia zasaditého roztoku Cistoty a je rozpustny v H,0.

Vzorka 20 ml roztoku NaOH reaguje s 0,3641 g KHP. Vypocitajme molaritu NaOH.
NaOH + KHP —— NaKP + HZO Na zaklade mnozZstva KHP reagujuceho s NaOH

vypocitame pocet molov NaOH v 20 ml roztoku.
L mol L mol L mol L mol Nasledne pocitame molaritu NaOH.
g KHP mol KHP mol NaOH molarita
dostupné dostupné pozadované NaOH

1 mol KHP o 1 mol NaOH
204.2 ¢ KHP 1 mol KHP

= (0.001783 mol NaOH

? mol NaOH = 0.3641 g KHP X

2 mol NaOH  (.001783 mol NaOH
L 0.02 L

= 0.08915 M NaOH




Hoci vyraz K, bol ziskany pre Cistu vodu, plati vSeobecne pre zriedené vodné

roztoky pri teplote 25 °C. Ide o jeden z najuZitoCnejSich vztahov v chémuii,
AUTOPROTO LYZ AVODY lebo jednoduchym sp6sobom formuluje spojitost medzi koncentraciami
H,0* a OH vo vodnych roztokoch a dava zaklad pre meranie Skaly pH.

» Experimenty s citlivou detekciou elektrickej vodivosti ukazali, Ze aj Cista voda vel'mi mierne
1onizuje (ma nepatrnu elektrickt vodivost = 0,055 uS/cm).

H,O) + H,O¢) == H;07"(aq) + OH (aq)

* O rovnovahe reakcie plati, Ze je vyrazne posunuta dol'ava, Co znamena, Ze iba vel'mi malé
mnozstvo molekul vody 1onizuje. Preto vo vyraze rovnovaznej konStanty reakcie moze byt
v menovateli 1. Dostavame vyraz ktory je znamy ako 10novy sucin vody (K,)

K, = [H;O"][OH"]
* Vznik 16nu H,O" 1ionizaciou vody je vzdy sprevadzany tvorbou 16nu OH™. Preto v Cistej vode je
koncentracia H;O" vzdy rovna koncentraciit OH . Preto plati (T = 25 °C):
[H;O"]=[OH ] = 1.0 X 107" mol/L
CiZe, ked tento poznatok _ I -
g K, = [H;07|][OH™]

premietneme do 16noveho sucinu
vody dostavame: = (1.0Xx1077)(1.0 X 10~7)=1.0x 10~ 14




PARAMETRE pH, pOH a pK,,

» Stupnice pH a pOH st Standardnym spdsobom vyjadrenia kyslosti a zasaditosti zriedenych
vodnych roztokov. Hodnoty pH a pOH roztoku st definované ako:

pH = —log [H;0"] alebo [H;07] = 10~PH
pOH = —log [OH"]  alebo  [OH ] = 10P°H

 Z vyjadrenia vidno, Ze pouzivame pH namiesto pH;O. V cCase, ked sa zaviedol koncept pH, bolo
rozSirené vyjadrenie H*. Pouzivaju sa r6zne vyrazy ktoré zacinaja ,,p*“. Malé pismeno ,,p* pred
symbolom vo vSeobecnosti znamena ,,zaporny (dekadicky) logaritmus®. pH je teda zaporny
logaritmus koncentracie H;O*, pOH je zaporny logaritmus koncentracie OH™ a pK odkazuje na
zaporny logaritmus rovnovaznej konStanty. Aj v suvislosti s autoprotolyzou vody sa pouZziva
index pK,,, ktory je = 14.

pK, = —log K, (= 14.0 pri 25°C)




Standardne sa Skala pH pohybuje v intervale 0 az 14, avSak mdZu byt aj vyssie,
resp. nizSie hodnoty, ak koncentracia H;O* resp. OH™ presiahne 1 mol/L

[H,0"] pH pOH [OH ]
1071 15 L =] 10! .

10~ 14 0 1 2

g 13 — s = 1 10! =

it 2 — g L 2 107> 2

fiopl 11 - £ L 3 1073 &

10710 10 — s L 4 10~

10~ 9 _ S L s 10°°

10~ 8 — B 10~

1077 7 o 7 107’ Neutral
1076 6 - g 8 10—2

1073 5 | 8 9 10~

105? 4 | = 10 103"

10°3 O 11 1011

[ 2 | 2 0 [ 3

107! 1 4 5 13 107" Z

1 0 | T 14 1014 iy

10! — 15 10715




hodnoty K, a pK vyjadruju kvalitativny aspekt chemického deja. Je vSak
potrebné brat’ do ttvahy aj mnozstvo latok, ktoré je v uvazovanom
prostredi (systéme) pritomne. Napriklad Fe alebo Al su v zemskej kore (to

PARAMETER P K (S Ila kyS eli ny) znamena v pddach aj vodach) pritomné v relativne vel'kych mnoZstvach,

¢o najma v pripade Fe robi zo Zeleza vyznamny acidifikacny faktor.

» Po kvalitativnej stranke zavisi sila kyselin od miery 1ch disociacie, ¢o vyjadruje hodnota
disociacnej konStanty kyseliny K, alebo hodnota pK (jej negativny dekadicky logaritmus)

» Cim je hodnota Ka vys$ia a pK niZ$ia, tym vicsi je podiel disociovanych molekul k

nedisociovanym a tym je kyselina silnejSia, napr. u H,SO,, je hodnota pK v pripade prvej
disociacie -3 (K, = 1000) a pr1 druhej 1,92 (K, = 0.012)

" ~ (RCOO™)(H™)
@ RCOOH

* Napr. vSeobecny vyraz Ka pre karboxylovu kyselinu by bol:

« VacsSina karboxylovych kyselin ma pK v intervale 3 az 6
* Rovnovaznou konsStantou a tym padom aj indexom pK mozno charakterizovat rozne reakcie:
APt + H,0O = AIOH>**+ H*pK = 5 m—) Al(H,0)¢]?* = [AL(H,0)s(OH)|2+ + H*
[Fe(H,0)6]°* = [Fe(H.0)s(OH)|?>* + H* pK, ~ 2.2 | [Al(H,0)s(OH)]** = [AI(H,0).(OH),]* + H*

 environmentalny vyznam: Al** ale najma Fe3* su vyznamné acidifika¢né Cinitele v prirode (proton sice
neobsahuju, ale vo vodnom prostredi spdsobuju disociaciu H,O); su Lewisove kyseliny: prijimaja volneé
el. pary H,O); Fe3* hrd vyznamnejsiu tlohu pri acidifikacii, AI3* je toxicky pre rastliny




Bezné silné kyseliny Aniony silnych kyselin Silu kyselin (a baz) vyjadruje hodnota disocia¢nej (ionizaéne;)
HCI k. chlorovodikova Cl- chlorid konstanty kyseliny K, a hodnota pK pre danu (acidobazicku)
HBr k. bromovodikovd Br bromid reakciu: s narastajucou hodnotou K, a klesajucou hodnotou pK

N L _ . sa zvysuje sila kyseliny (zasady).
HI k. jodovodikova I jodid 2Vysu Y y(z y)
HNO; k. dusicna NO;~ dusicnan Je potrebné rozliSovat medzi silou kyselin a ich chemickou
HCIO, k. chlorista ClO,~ chloristan reaktivitou a selektivitou. Napr. kyselina fluorovodikova (ktora je
HCIO; k. chlore¢na ClO;~ chloreé¢nan slabou kyselinou) reaguje so silikatmi aj sklom, ¢o st materialy, s
HSO," hydrogénsiran ktorymi viacero silnych kyselin nereaguje.
H,SO, k. sirova SO, siran
Bezné slabé kyseliny Aniény beznych slabych kyselin
HF k. fluorovodikova F~ fluorid
CH;COOH k. octova CH;COO~ octan
Besné silng b HCN k. kyanovodikova CN~ kyanid
Salls s Rek HNO, k. dusita NO,~ dusitan
o HCO;™ 5 iCi
Skupina 1A Skupina 2A H,CO;, k. uhli¢ita { \ ’j hyqi?genuhI|C|tan

. O, uhlicitan
LIOH h. Iltny Ca(OH)z h. Vépenat)'/ H S‘() k e HS()}_ hydrogén Siriéitan
lgg%H r\ ;Odns’; , St(OH),  h.strontnaty S A SO, siri¢itan
e h. rzsl,j k4 Sl b H,PO,~ dihydrogénfosforecnan

AL H;PO, k. trihydrogénfosforecna HPO,~ hydrogénfosfore¢nan
CsOH h. cézny 3 <
PO, fosfore¢nan
(COOH), k. etandiova (Stavelova) { H((‘O()))z DR R LT
(COO),~ Stavelan
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konStant pre konkrétne chemické
reakcie v systéme Al(OH); (s) +
AI(OH)24+ H,0O mo6zeme vypocitat relativne
zastupenie jednotlivych chemickych
foriem Al a ich aktivitu znazonit vo
vztahu k pH

AI(OH), (s) + 3H* €= AB* + 30,0 logK, = 8.04
AB* + H,0 € AIOH?* + H* log K, =-5
AB* + 2H,0 € AI(OH),* + 2H* log K, = -10.1
AB* + 3,0 € AI(OH), + 3H*  logK,=-16.8
AB* + 4H,0 € AI(OH), + 4H* logK, = -22.1
2AB* + 2H,0 €-> AL(OH),** + 2H* log K = —7.69

\ Al(OH), (aq)

6

8 10



Stupen ionizacie v 1 M roztoku
ako funkcia sily kyseliny alebo
zasady. Graf znazornuje podiel
molekul, ktoré reaguju
(ionizuju) v 1 M roztoku
kyseliny alebo zasady (T = 298
K), ako funkciu pK.
Zodpovedajuce hodnoty K su
uvedeneé v zatvorkach pod
hodnotami pK. V pripade
kyselin je reakcia: HA(aq) +
H,O(l) €= A(aq) + H;O*(aq)
a K =K, . Pre zasady: B(aq) +
H,O(l) €-> BH*(aq) + OH-
(aq) a K =K,. V1M roztoku
silnej kyseliny alebo zasady
reaguje s vodou viac ako 95 %
molekul. V 1 M roztoku slabej
kyseliny alebo zasady reaguje s
vodou 1ba mala Cast’ molekul.
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ACIDOBAZICKE REAKCIE (Pufraéné — timivé roztoky)

* Pri reakciach v laboratoriu, priemyselnych aplikaciach, v rastlinach, v telach Zivocichov je Casto
potrebné udrziavat stale pH, napriek pridavaniu kyselin alebo zasad. Napr. kapacita hemoglobinu
v krvi prenasat’ kyslik, aktivita enzymov v bunkach st vel'mi citlivé na pH. Zmena pH krvi 0 0,5
jednotky (zodpovedajuce cca. 3-nasobnej zmene koncentracie H;O") mbze mat fatalne nasledky.

* Tlmivy roztok obsahuje konjugovany par kyselina-zasada v urcitych koncentraciach. Kysla
zlozka reaguje s pridanymi zasadami. Zasadita zlozka reaguje s pridanymi kyselinami.
* Fungovanie tlmivého roztoku zavisi od tzv. efektu spolo¢ného 16nu, €o je Specidlny pripad Le

Chatelierovho principu.

» Ked sa roztok slabeho elektrolytu zmeni pridanim i6nov z iného zdroja, ionizacia slabého
elektrolytu sa potlaci = efekt spolo¢ného 16nu.

* Opisané spravanie vykazuje viacero roztokov. V tejto suvislosti sa Casto rozliSuja dva typy: 1.
roztok slabej kyseliny a rozpustnej 10novej soli slabej kyseliny (napr. CH;COOH a NaCH,;COO)
a 2. roztok slabej zasady a rozpustnej 10novej soli slabej zasady (napr. NH,; a NH,CI).



ACIDOBAZICKE REAKCIE (Pufraéné — timivé roztoky)

Slabe kyseliny a soli slabych kyselin

* Majme roztok, ktory obsahuje kyselinu octovu a octan sodny, rozpustnu i6novu sol’ CH;COOH.
NaCH;COQO je uplne disociovany na jednotlivé 16ny, ale CH;COOH je 1onizovani len Ciastocne.

H7O e e e

NaCH,COO —— Na™  +!CH;COO0~ |
CH,COOH + H,0
A A B

« CH,COOH aj NaCH,COO su zdrojmi iénov CH,COO~. Uplne disociovany NaCH,COO
poskytuje vel'a [CH;COQO]. To posuva 1onizacnu rovnovahu CH;COQOH vyrazne dol'ava, kedZe
CH,;COQO" reaguju s H;0* za vzniku neionizovaného CH;COOH a H,O. Vysledkom je prudky
pokles [H;O"] v roztoku.

* Roztoky obsahujuce slabu kyselinu a sol’ slabej kyseliny, st vZdy menej kyslé ako roztoky, ktore
obsahuju rovnakua koncentraciu samotnej slabej kyseliny.



ACIDOBAZICKE REAKCIE (Pufraéné — timivé roztoky)

Slabé zasady a soli slabych zasad

* Typickym prikladom je vodny roztok obsahujuci NH;, jeho rozpustnu sol (chlorid aménny,
NH,C]), ktora uplne disociuje, pricom NH; v kvapalnom skupenstve 1ionizuje len mierne.

H,O 1—~ 777 1
|

|
NH; + H,0 === | NH,* | + OH™ !
(I B —

« NH,CI aj vodny NH; su zdrojmi1 i6nov NH,*. Uplne disociovany NH,Cl poskytuje vela [NH,*].
Nasledkom toho sa posuva 10nizacna rovnovaha vodného NH; vyrazne dol'ava, pretoze i6ny
NH,* sa spajaju s 10nm1 OH™ a tvoria neionizovany NH, a H,O. Vysledkom je, Ze [OH] sa
vyrazne znizuje.

* Roztoky, ktore obsahuju slabu zasadu a sol’ slabej zasady, st vZdy menej zasadité ako roztoky,
ktoré obsahujt rovnakt koncentraciu samotnej slabej zasady.



ACIDOBAZICKE REAKCIE (Acidobazické indikatory)

 Indikator je organicke farbivo, ktorého farba zavisi od
koncentracie 16nov H,;O alebo pH roztoku. Farbou
,indikuje‘ kyslost alebo zasaditost roztoku.

.
N
°

e

* MetylCerven je Cervena pri pH <4 a zlta pripH > 7.
Medzi pH 4 a pH 7 sa meni z Cervenej na | , |
¢ervenooranzovu, cez oranZovu na Zzltu. e M e m

| 8 9

* Bromtymolova modra je Zlta pri pH < 6; modra pri pH - :7 =
> 8. Medzi pH 6 a 8 sa plynule meni zo Zltej cez zelenu
na modru.
» Fenolftalein je bezfarebny pri pH < 8 a jasno ruZovy pri s Y
pH > 10. V rozsahu pH 8 az 10 sa plynulo meni TR TR B
z bezfarebnej na jasno ruZovu. Fenolftalein je LT T . 14 £l o B
E FE B B & & B B B
|

najbeznejsi acidobazicky indikator. Je bezfarebny v | |
roztokoch s pH < 8 ([H;0*] > 108 M) a s pH bliZiacim l | | ‘ |

sa k 10 sa sfarbuje do jasno ruzovej farby.




ACIDOBAZICKE REAKCIE (Acidobazické indikatory)

* Mnoh¢ acidobazicke indikatory su slabé organické kyseliny, HIn, kde ,,In* reprezentuje
organicku latku. Prikladom je bromtymolova modra, ktorej ioniza¢né konstanta je 7,9 x 107°. Jej
disociaciu v zriedenom vodnom roztoku spolu s Ka mdzZeme vyjadrit’ ako:

[H;07"][In"]

HI +HO=—H0"+ In® K = = 7.9 ¥ 10 =
" 0 3 T [HIn]
farba 1 < pre bromtymolovi — farba 2 [H3O+}[In_]
zIta modru modra = Ka
|HIn |
* HIn predstavuje neionizované molekuly kyseliny a In~ predstavuje (] K

anion (konjugovanu bazu) HIn. Zakladnou charakteristikou s a "
acidobazického indikatora je, Ze HIn a In™ musia mat celkom [Hin| [HzO™]

odlisné farby. Relativne mnoZstvo tychto dvoch latok urcuje farbu , : )
tu. Pridanie kvseli hodiui tciu dol vt Vztah ukazuje, ako pomer [In~]/[HIn]
r(?zto u. Pridanie kyseliny zvyhodriuje reakciu dol'ava a post ytuje zévisi od [H,0*] (pH) a hodnoty Ka
viac molekul HIn (farba 1). Pridanie bazy zvyhodnuje reakciu pre indikator. Spravidla plati, ¥e ked
doprava a poskytuje viac 16nov In~ (farba 2). Miernou upravou [In-]/[HIn] > 10, pozorujeme farbu 2 a
vztahu pre ioniza¢nu konStantu dostavame vztah vpravo. naopak, ked' [In-]/[HIn] < 1/10,
pozoruje sa farba 1.



ACIDOBAZICKE REAKCIE (titraéné krivky)

U

» Titracna krivka je znazornenie zmeny pH vzhladom na
mnozstvo (zvycCajne objem) pridanej kyseliny alebo zasady.

PH

* Vyjadruje zmenu pH pri1 pridavani kyseliny alebo zasady do
roztoku. Bod ekvivalencie je bod, v ktorom zreagovali
chemicky ekvivalentné mnozstva kyseliny a zasady. Bod, v
ktorom sa farba indikatora zmeni pr1 titracii, sa nazyva
koncovy bod. Je urCeny hodnotou K, indikatora. Zmeny farby
sa zvyCajne vyskytuju v rozsahu 1,5 az 2 jednotiek pH.

s

'| ,
rz_l..ﬂ"=rvl'lllTllTTtrl'.1

—

* V idealnom pripade by sa koncovy bod a bod ekvivalencie v titracii mali zhodovat.

* V praxi sa snazime vybrat indikator, ktorého rozsah zmeny farby zahfna bod ekvivalencie. Pri
Standardizacii aj analyze pouZivame rovnaké postupy, aby sme minimalizovali akukol'vek chybu
vyplyvajacu z rozdielu medzi koncovym bodom a bodom ekvivalencie.



Data z titracie: pridavanie NaOH do 100 mL HCl, koncentracia
oboch=0.1 M

pridany 0.1 M pridany kyselina / zasada pH
NaOH mL NaOH mmol nadbytok mmol
0.0 0.00 100 EL O 1.00
20.0 2.00 8.0 115187
50.0 5.00 5.0 1.48
90.0 9.00 1.0 2.28
99.0 9.90 0.10 3.30
99.5 9.95 0.05 3.60
100.0 10.00 0.00 (eq. pt.) 7.00
100.5 10.05 0.05 OH™ 10.40
110.0 11.00 1.00 11.68
120.0 12.00 2.00 11.96

Tabul'ka zobrazuje udaje pre titraciu 100 ml 0,1 M HCI roztokom 0,1 M NaOH. Pr1 grafickom znazorneni dat
(d'alsi “slide”) vidime oblast, kde sa pH vel'mi rychlo meni s pridanim vel'mi malého mnozstva zasady. Hodnota
pH sa zmeni z 3,6 (pridanych 99,5 ml NaOH) na 10,4 (pridanych 100,5 ml NaOH) v blizkosti bodu ekvivalencie
(pridanych 1000 ml NaOH). Stred (pH = 7) zodpoveda bodu ekvivalencie.




Graf vlavo (a) — pridavanie zasady do kyseliny:

1. Pred pridanim silnej zasady zavisi pH iba od silnej kyseliny.

2. Po pridani silnej zasady, ale pred bodom ekvivalencie, urCuje pH zostavajuca (prebytocna) silna kyselina.

3. V bode ekvivalencie je roztok neutralny, pretoZe obsahuje iba silnu zasadu/sol silnej kyseliny (bez hydrolyzy).
4. Za bodom ekvivalencie urCuje pH prebytok silnej zasady.

13.0 13.0 @

12.0 12.0

11.0 11.0

10.0 10.0
o TR NI _——— -
8.0 8.0
7.0 bod ekvivalencie © 7.0 bod ekvivalencie©
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(a) pridany NaOH (mL) —> (b) pridand HCI (mL) =—>



ACIDOBAZICKE REAKCIE (aplikacia — priklad)

Meranie intenzity podnej respiracie: pdda (vd'aka pritomnosti heterotrofnych
organizmov) dycha. Chceme vediet kol'ko CO, vyprodukuje za den.

 princip merania: poda (50 g) sa umiestni do uzavretej nadoby spolu s 25 ml
NaOH (0,1 M); CO, uvolnujucti sa z pody reaguje s NaOH:

CO2 + 2NaOH — NaCOs + H20

 z rovnice vidno, Ze 1 mol CO, ktory vyprodukuje T
vzorka znizi koncentractu NaOH o 2 moly.

* pociatocna koncentracia NaOH = 0.025 L x 0.1 mol
L' =0.0025 mol NaOH NaOH

p6dna vzorka -




ACIDOBAZICKE REAKCIE (meranie podnej respiracie - vysledky)

Z grafu vidno, Ze ¢im viac CO, vzorka Vzorka HCI (mL) AHCI*  produkcia CO, (mg) na produkcia CO, (mg)
vyprodukuje, tym niz$ia je spotreba HCI pri spotreba pri titracii (mL) 50 g pody za 24h na 1 kg pédy za 24h
titracii. Je to tym, Ze viac vyprodukovaného 1 22.6 2.4 5.3 106
CO, sposobilo vacsi pokles koncentracie 2 23.9 1.06 2.35 47
NaOH (a tym padom menej HCI bolo treba 3 23.3 1.67 3.65 73
na jeho neutralizaciu) 4 20.3 4.66 10.25 205
5 22.4 2.61 5.75 115
25 6 22.4 2.55 5.6 112
245 - 7 21.4 3.57 7.85 157
= e 8 22.3 2.67 5.95 119
= A 9 23.3 1.67 3.75 75
g 235 - fo_ 10 23.6 1.36 3 60
£ 23 - 11 24 0.98 2.15 43
S 995 | 0 12 23.3 1.67 3.75 75
o 29 | - 13 23.5 1.45 3.25 65
% 21.5 - " * Pr1 merani sa robi aj tzv. "kontrola“, ¢o je rovnaka fl'asa, ako tie ktoré obsahuju
S 9. pOdu, s tym rozdielom, Ze “kontrola” obsahuje iba NaOH (bez pody, CiZe bez
n produkcie CO,). V jej pripade sa pri titracii spotrebuje (takmer) 25 ml HCI (0,1 M),
20,5 = "o ¢o zodpoveda neutralizacii (takmer) 25 ml povodne pritomného 0,1 M NaOH. Cize
20 — T T T T T T T T 1 A HCI = spotreba HCI pri “kontrole” minus spotreba pri titracii konkrétnej vzorky.
20 40 60 80 100 120 140 160 180 200 220
produkcia CO, mg/kg CO, =2.1927 AHCI + 0.0386 = aby sme ziskali udaj pre 1 kg

p6dy musime danu hodnotu vynasobit’ 20




ACIDOBAZICKE REAKCIE (meranie pddnej respiracie — zopar poznamok k metdde)

* Princip merania vyuziva reakciu CO, + 2 NaOH — Na,CO3; + H,O, kde jednym z produktov je Na,COs, o je
rozpustna latka s ktorou HCI reaguje. Z toho vyplyva, Ze jej pritomnost v roztoku NaOH je neZiaduca a viedla
by pravdepodobne k urCitému skresleniu vysledkov, kedZe spotreba HCI by nebola proporcionalna iba poklesu
koncentracie NaOH, ale zvySovala by ju aj reakcia s Na,COs;.

* Z toho dovodu sa pred titraciou pridava do roztoku NaOH chlorid barnaty (2 ml, 1,5 M BaCl,). To vyvola
reakciu: BaCl, + Na,CO3; — BaCO;l + 2 NaCl. Vidime, Ze sice vznika opat uhliCitan, avSsak BaCOj, je ovela
menej rozpustny ako Na,CO; a nasledkom reakcie vypadava z roztoku v pevhom skupenstve. To znamena, zZe
HCI pridavana do roztoku pri titracit bude prednostne reagovat s NaOH a nie s BaCO;.

« Vztah pre vypocet uvolneného CO, ma zjednoduSeny tvar: CO, = 2,2 AHCI. PreCo nasobime AHCI prave ¢islom
2,2 7 Pri vypocte vlastne musime previest objem AHCI (ml) na hmotnost CO, (mg). Zo stechiometrie prvej
reakcie vieme, Ze koncentracia NaOH sa znizi o 2 moly, ked roztok hydroxidu zreaguje s 1 molom CO,. Zaroven
vieme, Ze v ramci reakcie pri titracii reaguje HCl s NaOH v pomere 1:1, pricom obe latky maju zhodnu
koncentraciu (0,1 M). CiZe, tak ako je 1 mol CO, ekvivalentny 2 molom NaOH, bude 1 mol CO, ekvivalentny 2
molom HCI. 1 mililiter 0,1 molarnej HCI obsahuje 0,0001 molov. Dané mnoZstvo je ekvivalentné 0,00005
molom CO,. KedZe vieme, Ze 1 mol CO, ma hmotnost 44,01 g (na zdklade molove; hmotnosti), I'ahko
vypocitame, Ze 0,00005 molu ma hmotnost 44,01 x 0,00005 = 0,0022005 = 2,2 mg.
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