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folyamat endoterm a visszairányuló reakció pedig exoterm.

2 NO2 (g) ( N2O4 (g)


Ho=-58,0 kJ

Egyensúlyban nincs hőeffektus, mivel nincs makroszkopikus reakció. Mi történik, ha a rendszert állandó térfogaton melegítjük? A rendszer ellensúlyozni “akarja” a melegedést. Mivel az endoterm folyamat hőt von el a környezetéből, a melegítés hatására az endoterm folyamat fog előtérbe kerülni, vagyis a N2O4 disszociál NO2-dá. Az egyensúlyi állandó tehát nő a hőmérséklettel.

A hűtés az exoterm, hőtermelő folyamatnak, azaz a NO2 molekulák egyesülésének kedvez.

Megállapíthatjuk tehát, hogy a hőmérséklet emelkedés az endoterm irányba menő reakciót, a hűtés az exoterm irányba menő reakciót erősíti.

1.1.1.1 Katalizátor hatása

A katalizátorok olyan anyagok, amelyek a kémiai reakció végén eredeti állapotukban visszanyerhetők, de a reakciók sebességét jelentősen megnövelik. A katalizátorokról részletesen az 3.5.7. fejezetben lesz szó. A katalizátorok nem befolyásolják a reakció egyensúlyi helyzetét.

1.2 A kémiai reakciók sebessége

A kémiának az a területe, amely a reakciók időbeli lefutását, ill. a sebességét vizsgálja a reakciókinetika. A reakciósebesség, a kiindulási anyagok vagy termékek koncentrációjának idôegység alatti megváltozása. Egy kémiai reakció során az egyensúly beálltáig a kiindulási anyagok koncentrációja folyamatosan csökken, míg a termékeké nő. 

A reakciósebességet a résztvevő anyagok koncentrációjának figyelésével kísérleti úton határozhatjuk meg.

A kémiai reakció sebességének kísérleti meghatározása

Vizes oldatban a Br2 a hangyasavval a következőképpen reagál:

Br2 (aq) + HCOOH (aq) ( 2Br- (aq) + 2H+ (aq) + CO2 (g) 

A reakció előrehaladtával a Br2 jellegzetes barna színe elhalványodik. A színváltozás könnyen mérhető és segítségével a Br2 pillanatnyi koncentrációja meghatározható. Ha a Br2 koncentrációját az idő függvényében ábrázoljuk, a 45. ábrán látható görbét kapjuk.




45. ábra

A Br2 koncentrációjának változása az időben hangyasavval való reakciója során.

A reakciósebességet (v) a nagyon kicsi időegység alatt bekövetkező koncentráció változás adja meg. Mivel a bróm koncentráció a reakció során csökken, azaz c<0, a reakciósebesség viszont mindig pozitív érték (vagy nulla), az egyenletet -1-gyel kell szorozni.

v = 

,


ha t(0

A reakciósebességet leolvashatjuk a 45. ábráról, ha a görbéhez adott időpontnál érintôt húzunk és kiszámítjuk annak meredekségét. 

Az ábráról látható, hogy a görbe meredeksége pontról pontra változik. A reakciósebesség tehát nem állandó, hanem folyamatosan változik a reagáló anyagok koncentrációjával. Kezdetben magas, majd csökken, végül amikor a Br2 elfogy, 0-vá válik. A reakciósebesség a hangyasav koncentrációjától is függ, de ha a hangyasavat nagy feleslegben adjuk, a reakció során látszólag állandó marad a koncentrációja, és nem befolyásolja a reakciósebességet.

Sok reakció esetén egyszerűbb a termékek koncentrációját figyelni, mint a kindulási anyagokét. A reakciósebességet a termék koncentráció változásából is felírhatjuk. Pl. az A(B reakció esetén




A t=0 időpillanatban mért sebesség a kezdeti sebesség, a közvetlenül a kiindulási anyagok elkeveredése után mért reakciósebesség.

1.2.1 A reakciósebesség koncentrációfüggése

A kémiai reakciók egyik fontos feltétele, hogy a reakcióban résztvevő molekulák találkozzanak egymással. A reakciósebesség attól függ, milyen gyakran ütköznek a molekulák egymással, ez pedig a molekulák számával arányos. A reakciósebesség tehát a reagáló anyagok és a termékek pillanatnyi koncentrációjától függ.

A következő általánosan felírt reakcióban

A + B ( C + D, 

ahol , ,  és  sztöchiometriai együtthatók, a pillanatnyi reakciósebesség

v = 

,

ahol cA, cB, cC és cD az A, B, C és D anyagok pillanatnyi koncentrációi, 

 és 

 pedig arányossági tényezők, az ú.n. reakciósebességi állandók. Az egyenlet a következőket fejezi ki. A reverzibilis, mindkét irányban lejátszódó reakció sebessége a jobbra és balra irányuló reakciók sebessségétől függ.




A jobbra menő reakció sebessége a reagáló A és B molekulák koncentrációjával arányos, a balra menő reakció sebessége, pedig a termékek, C és D koncentrációjával.

A k reakciósebességi állandók nem függnek a koncentrációtól, csak a hômérséklettôl. 

A koncentráció reakciósebességre gyakorolt hatását célszerű a kezdeti idôpillanatban vizsgálni. Késôbb ugyanis a csökkenô koncentrációkat már nehezebb mérni, másrészrôl ekkor az ellentétes irányú reakcióval még nem kell számolni, mivel a termékek koncentrációja ekkor még nulla.

A kezdeti reakció sebesség tehát,



=


a + b, azaz a kitevők összege a sebességi egyenletben a reakciórend. A reakciósebesség koncentrációfüggésének meghatározásakor tehát egyrészt, a reakciósebességi állandó, másrészt az egyes kiindulási anyagokra vonatkozó rend, a illetve b meghatározása a cél. A reakciórendet a sztöchiometriai egyenletből nem lehet meghatározni, mindig kísérletileg kell megállapítani. Nézzünk erre egy példát, a fluor és a klórdioxid reakcióját.

F2(g) + 2ClO2(g) ( 2FClO2 (g) 

Megmérve a kezdeti sebességeket, miközben a F2 és a ClO2 koncentrációját változtatjuk, az 12. táblázatban szereplő adatokat nyerjük.

12. táblázat



 [M]


 [M]
Kezdeti sebesség [M/s]

1,010
0,010
1,2(10-3

1,010
0,040
4,8(10-3

2,020
0,010
2,4(10-3

Az első és harmadik mérési adatból kiderül, hogy ha a F2 koncentrációját megduplázzuk, a kezdeti reakciósebesség is megkétszereződik. A reakciósebesség tehát egyenesen arányos a F2 koncentrációjával. Az első és második mérési adat azt mutatja, hogy ha a ClO2 koncentrációját négyszeresére növeljük, miközben a F2 koncentrációja állandó marad, a reakciósebesség is négyszeresére nő. A reakciósebesség tehát a ClO2 koncentrációjával is egyenesen arányos.
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 értéke most már könnyen meghatározható bármelyik mérési adatsorból. Pl. az első adatsort behelyettesítve az egyenletbe:

1,2(10-3 M/s=

(1,010 M(0,010 M



=0,119 


A fenti reakcióban F2-ra és ClO2-ra nézve a reakció elsôrendű, a teljes reakció másodrendű (a + b=1 + 1=2). A ClO2 sztöchiometriai együtthatója 2, a reakció ránézve azonban elsőrendű, tehát a sztöchiometriai együtthatónak nincs köze a rendhez.

Vannak olyan reakciók, ahol a = 0 és b = 1. Ilyenkor v0 = 

·A0·B = k·B. A -ra nézve 0-ad rendű a reakció, ez azt jelenti, hogy a reakciósebesség független az A anyag koncentrációjától. 

1.2.2 A kiindulási anyagok koncentrációjának idôfüggése (kiegészítő anyag)

A reakciósebességi állandó és a reagáló anyagok koncentrációjának ismeretében az elôzô fejezetben felírt reakciósebességi egyenletekbôl a reakció sebessége meghatározható. Ezek az egyenletek átalakítva lehetővé teszik számunkra a reakció folyamán a reagensek koncentrációjának meghatározását. A következő részben két egyszerű esetet mutatunk be, amelyek elsőrendű illetve másodrendű reakciókra vonatkoznak.

1.2.2.1 Elsôrendű reakció 

Elsôrendű reakciónál a kiindulási anyag koncentrációjának elsô hatványával arányos a reakciósebesség. Az elsôrendű reakcióban 

A ( termék 

a reakciósebesség




A reakciósebesség koncentrációfüggése pedig: 

v = 

·cA
A két egyenletbôl következik, hogy



= 

(cA
Ezt a differenciál egyenletet megoldva,



, ahol





a t = 0 idôpillanatban mért koncentráció,

cA

a t -ik idôpillanatban mért koncentráció. 

A t = 0 nem kell, hogy a reakció kezdeti pillanata legyen, akármilyen pont lehet, amikor az A anyag koncentráció változását elkezdjük mérni.

A fenti egyenlet könnyen átalakítható a következô formára:

ln

 – ln cA= 

(t 

Ha cA helyett ln cA-t ábrázoljuk az idô függvényében egyenest kapunk, melynek meredeksége -

, tengelymetszete pedig ln

.

Az egyenes meredekségébôl a sebességi állandó meghatározható.

A reakció felezési ideje az az idô, ami alatt a kiindulási anyag koncentrációja a felére csökken. 

Mivel

t = 



 EMBED Equation.2  

a felezési idô t = t1/2 esetén cA = 

. Ebbôl a felezési idô

t1/2 = 

ln 

 = 

(ln 2 = 


Ebbôl látható, hogy az elsôrendű reakció felezési ideje nem függ a kezdeti koncentrációtól. Ugyanannyi idô alatt csökken a koncentráció 1 M-ról 0,5 M-ra, mint pl. 0,1 M-ról 0,05 M-ra. A felezési idô mérésével a sebességi állandó meghatározható.

1.2.2.2 Másodrendű reakció

A másodrendű reakció sebessége a kiindulási anyag koncentrációjának négyzetével arányos, ha egy kiindulási anyag van. Két különbözô kiindulási anyag esetén az egyes anyagok koncentrációjával egyenesen arányos.

Ha egy kiindulási anyag van, a reakcióegyenlet a következô:

A ( termék

A reakciósebesség



,

a sebesség koncentrációfüggése pedig

v = 

(


Ebbôl
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A differenciál egyenletet megoldva a következô összefüggéshez jutunk.
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 + 
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A két kiindulási anyagot tartalmazó másodrendű reakció koncentráció-idô függésének meghatározása túl bonyolult, itt nem foglalkozunk vele.

A másodrendű reakció felezési idejét a cA = 

 feltételnek a fenti egyenletbe történô behelyettesítésével kapjuk.




Innen a felezési idô,




A felezési idô ebben az esetben függ a kiindulási anyag kezdeti koncentrációjától, ellentétben az elsôrendű reakciókkal.

A leggyakoribb reakciók elsô és másodrendű reakciótípusokba sorolhatók. A 0-ad rendű reakciók ritkák. A harmad és negyedrendű reakciók szintén nagyon ritkák.

1.2.3 Az aktiválási energia és a sebességi állandó hômérsékletfüggése

1.2.3.1 Az aktiválási energia

Nagyon kevés kivételtôl eltekintve a legtöbb reakció sebessége a hômérséklettel nô. A kemény tojás fôzési ideje 100oC-on sokkal rövidebb (10 perc), mint 80oC-on (30 perc). Hogy ezt a jelenséget megmagyarázzuk elôször azzal kell tisztában lennünk, hogy hogyan játszódnak le a kémiai reakciók. A reakciók lejátszódásakor, molekulák ütköznek egymással. A reakciókinetika ütközéses elmélete szerint, a reakció sebessége egyenesen arányos az idôegység alatti ütközések számával.

v ~ 

 

Ez az egyszerű összefüggés megmagyarázza, hogy miért függ a reakciósebesség a koncentrációtól.

v = k(cA (c B
A reakciósebesség és az ütközések száma, illetve a koncentráció között azonban nem ilyen egyszerű az összefüggés, ahogy azt a következô példa is mutatja. A kinetikus gázelmélet alapján kiszámítható, hogy szokásos körülmények között (pl. 1 atm, 298 K) kb. 1027 kettes ütközés jön létre másodpercenként 1 ml térfogatban a gázfázisban. Folyadékokban még több. Ha ezek mindegyike termékképzôdéshez vezetne, a reakciók pillanatszerűen lezajlanának, ami a tapasztalat szerint nem igaz. Ennek okát a kinetikus gázelmélet segítségével érthetjük meg.

Minden mozgásban lévô molekula kinetikus, azaz mozgási energiával rendelkezik. Minél gyorsabban mozog a molekula, annál nagyobb a kinetikus energiája. A molekulák azonban önmaguktól nem szakadnak darabokra. Ahhoz egy másik molekulával kell ütközniük. A helyzet hasonló egy gyorsan száguldó autóhoz, amely csak akkor törik darabokra, ha egy másik autóval ütközik. Az ütközéskor a molekulák  kinetikus energiájának egy része rezgési energiává alakul, és ha ez elég nagy, néhány kötés fel is szakadhat. Ez az elsô lépcsô a termék keletkezése felé. Ha a kezdeti kinetikus energia kicsi, a molekulák lepattannak egymásról (ellentétben az autókkal). Van tehát egy minimális ütközési energia, ami alatt nem történik reakció. Az elmélet alapján feltételezhetjük tehát, hogy az ütközô molekulák összes kinetikus energiájának meg kell haladnia egy küszöbértéket, hogy kémiai reakció induljon meg. Ezt a küszöbértéket aktiválási energiának (Ea) nevezzük.

Az az átmenetileg képzôdött részecske, ami az ütközés során alakul ki, mielôtt a termék képzôdne, az aktivált komplex.

Az aktivált komplex nagyon instabil, nagy potenciális energiával rendelkezô részecske. Egy endoterm és egy exoterm reakció potenciális energia diagramját mutatjuk be a 46. ábrán.




46. ábra

Endoterm és exoterm reakciók potenciális energiájának változása a reakció előrehaladása során.

Az aktiválási energia gátként működik, amely a kisebb energiával rendelkezô molekulákat megakadályozza a reakcióban. Mint a kinetikus gázelméletbôl tudjuk, a molekulák kinetikus energiája széles határok között változik, amit a Maxwell eloszlás ír le (lásd 25. ábra). Általában csak a molekulák egy kis része rendelkezik elegendô kinetikus energiával a reakcióhoz. A hômérséklet emelkedése megnöveli a nagyenergiájú molekulák számát, ezért nô a reakciósebesség.

1.2.3.2 Az Arrhenius egyenlet

1889-ben Svante Arrhenius
 kísérletileg igazolta, hogy a reakciósebességi állandó hômérséklet függése a következô egyenlettel fejezhetô ki.

k = A(e–Ea/RT, ahol

Ea
–
az aktiválási energia (J/mol),

R
–
az egyetemes gázállandó (8,314 J/mol(K),

T
–
az abszolút hômérséklet (K), 

A
–
az ütközések gyakoriságát jellemzô tényezô, viszonylag széles hômérséklet tartományban konstans.

Az egyenlet azt fejezi ki, hogy a reakciósebességi állandó egyenesen arányos az ütközések gyakoriságával és a hômérséklettel, valamint fordítottan arányos az aktiválási energiával.

1.2.4 Reakciómechanizmus

A rendezett reakcióegyenlet nem mond semmit arról, hogyan megy végbe a reakció. Ez legtöbb esetben több egyszerű reakció összege, amelyeket elemi reakcióknak, vagy elemi lépéseknek hívunk. Az elemi lépések a reakció elôrehaladását molekuláris szinten írják le. Sorrendjük a reakciómechanizmus.

A reakciómechanizmus illusztrálására vegyük a következô reakciót.

2NO (g) + O2 (g) ( 2NO2 (g)

Kísérletileg kimutatható, hogy ez a reakció nem így, egy lépésben megy végbe, mert a reakció során N2O2 molekula képzôdése is észlehetô. Feltételezhetô, hogy az alábbi elemi lépések játszódnak le.

              2NO (g) ( N2O2 (g)

N2O2 (g) + O2 (g) ( 2NO2 (g) 

Az elsô lépésben 2 NO molekula ütközése közben N2O2 képzôdik. Az N2O2 egy O2 molekulával reagálva két NO2 molekulát képez. A két lépés összege az elsôként felírt nettó reakcióegyenlet. Az N2O2-t intermediernek (köztiterméknek) hívjuk, mert az elemi lépésekben szerepel, de a nettó reakcióegyenletben nem.

Az elemi reakcióban reagáló molekulák száma a reakció molekularitása. A fenti elemi reakciók bimolekulárisak voltak. Unimolekuláris reakcióra példa a ciklopropán konverziója propénné.




Nagyon kevés trimolekuláris reakció ismert, mivel ezekben 3 molekulának kellene egyszerre ütközni, aminek nagyon kicsi a valószínűsége. 

Ha elemi reakciólépésre írjuk fel a reakciósebesség koncentrációfüggését, akkor a reakciórend már megegyezik a sztöchiometriai együtthatókkal.

Pl. 2A(termék elemi lépés esetén.

v0 = 

(


vagy A +B ( termék elemi lépés esetén

v0 = 

(


A reakciókinetika és a kémiai egyensúly kapcsolata

Tekintsük a következô reverzibilis reakciót, amely egy elemi lépésbôl áll.

A + 2B ( AB2
Az elôremenô reakció sebessége



.

A visszairányuló reakció sebessége




Egyensúlyban az oda- és a visszamenô reakciók sebessége megegyezik, mivel nincs makroszkopikus változás a rendszerben. 



,

azaz





 EMBED Equation.2  
.

Az egyenletet átrendezve



,

vagyis az oda- és visszamenô reakciók sebességi állandóinak hányadosa az egyensúlyi állandót adja. Ez magyarázatot ad arra is, hogy miért állandó az egyensúlyi állandó adott hômérsékleten. A k értékek csak a hômérséklettôl függô állandók, hányadosuk tehát adott hômérsékleten szintén állandó.

1.2.5 Katalízis

Laboratóriumi körülmények között oxigén elôállítására KClO3-ot hevítenek:

2KClO3 (sz) ( 2KCl + 3O2 (g)

A reakció azonban nagyon lassú. Ha a KClO3-hoz kis mennyiségű mangándioxidot (MnO2) adnak, a reakció drámai módon felgyorsul. A reakció végén a mangándioxid teljes egészében visszanyerhetô. Az ilyen anyag a katalizátor. Általában katalizátornak nevezünk minden olyan anyagot, amely megnöveli a reakció sebességét, önmaga azonban nem alakul át. A katalizátorok úgy működnek, hogy más elemi lépések sorozatát (reakciómechanizmust) teszik lehetôvé, amelyeknek összességében nagyobb a sebessége. Ez amiatt van, hogy az új lépéseknek kisebb az aktiválási energiája. A 47. ábrán ugyanazon reakció potenciális energia változása látható a reakció folyamán katalizátor nélkül, illetve katalizátor alkalmazásával.




47. ábra

Katalizált illetve nem katalizált reakció potenciális energiájának változása a reakció előrehaladása során.

Figyeljük meg, hogy a katalizátor nem változtatja meg a kiindulási anyagok és a termékek potenciális energiáját, csak az aktiválási energia csökken Ea-ról E’a-ra. A katalizátor hatására a visszafelé menô reakció aktiválási energiája is csökken, mégpedig ugyanolyan mértékben, így a katalizátor a visszafelé menô reakció sebességét is ugyanannyiszorosára növeli.

Attól függôen, hogy a katalizátor milyen fázisban van beszélünk heterogén katalízisrôl, illetve homogén katalízisrôl.

1.2.5.1 Heterogén katalízis

Az ipari folyamatokban a heterogén katalízis a legelterjedtebb. A katalizátor a legtöbb esetben szilárd anyag, a kiindulási anyagok pedig gázok, vagy folyadékok. Két ipari példát adunk a heterogén katalízisre, az ammónia szintézist és az autókban működô katalizátorokat.

1.2.5.1.1 Ammónia szintézis

Az ammónia nagyfontosságú szervetlen alapanyag, nagyon fontos a műtrágyagyártásban, a robbanószer gyártásban és sok más területen. A századfordulón sok vegyész küszködött, hogy megoldják az ammónia elôállítását elemeibôl. A H2 gázt könnyen elôállították gôznek izzó szén fölött való átáramoltatásával,

H2O (g) + C (sz) ( CO (g) + H2 (g)

a levegô pedig kifogyhatatlan N2 forrásul szolgál. Termodinamikai számítások mutatták, hogy a 

N2 (g) + 3H2 (g) ( 2NH3 (g)

Ho=-92,6 kJ

reakció egyensúlya messze jobbra van eltolva. A probléma abban állt, hogy a reakció rendkívül lassú volt.

1905-ben, miután több ezer anyagot kipróbált különbözô hômérsékleten és nyomáson, Fritz Haber felfedezte, hogy a vas némi kálium- és alumíniumoxiddal keverve 500oC-on katalizálja az ammónia szintézisét. Máig is Haber szintézisnek nevezik ezt az eljárást.

A katalízis elsô lépésében a H2 és a N2 molekulák a fém felületén disszociálnak. A disszociált atomok nem teljesen szabadok, a fém felületéhez vannak kötve, de nagyon reakcióképesek. Ezek a disszociált atomok egyesülnek aztán ammónia molekulákká.

1.2.5.1.2 Autó katalizátorok

Az autók motorjában magas hômérsékleten a levegô nitrogénje oxidálódik nitrogénoxiddá.

N2 (g) + O2 (g) ( 2NO (g)

A kipufogón kijutva a levegôre, a nitrogénmonoxid tovább oxidálódik egy barna, fojtó gázzá, nitrogéndioxiddá.

2NO (g) + O2 (g) ( 2NO2 (g)

Ez, és egyéb kibocsátott gázok, pl. a szénmonoxid és az el nem égett szénhidrogének, a fô légszennyezôk az autók kipufogógázában.

A katalizátorok két célt szolgálnak: A CO-t és az el nem égett szénhidrogéneket eloxidálják, valamint a NO-t és NO2-t redukálják. A kipufogóból jövô gázt, magas hômérsékletű levegôvel keverik, és átáramoltatják egy platinát, palládiumot vagy egy átmeneti fém oxidot tartalmazó kamrán, ami a szénhidrogének tökéletes égését és a CO CO2-dá alakulását teszi lehetôvé. Egy másik alacsonyabb hômérsékleten lévô kamrában történik a nitrogén oxidok redukciója átmeneti fém, vagy átmeneti fém oxid katalizátor mellett.

1.2.5.2 Homogén katalízis

A homogén katalízissel lejátszódó folyamatoknál a katalizátor, a reagensek és a termékek egy fázisban, rendszerint folyadék fázisban vannak. Jellegzetes példája a homogén katalízisnek az észterek sav katalizálta hidrolízise (vizes közegben történô bomlása).

CH3COOC2H5 + H2O ( CH3COOH + C2H5OH

                                  etilacetát                         ecetsav         etanol

A reakció sebessége katalizátor nélkül nagyon lassú, szinte mérhetetlen, H+ jelenlétében azonban rendkívül felgyorsul a reakció.

A következô két nagy fejezetben a kémiai reakciók két nagyon elterjedt típusát, a sav-bázis reakciókat és a redox reakciókat vizsgáljuk.

1.3 Savak és bázisok

A sav-bázis reakciók a biológiai és kémiai rendszerekben lezajló legfontosabb folyamatok közé tartoznak.

Arrhenius savak és bázisok

A savak és bázisok első meghatározása Svante Arrhenius nevéhez fűződik. Arrhenius a savakat úgy definiálta, hogy ezek az anyagok vizes oldatokban a proton koncentrációt növelik, míg a bázisok a hidroxid ion koncentrációt. Például a HCl, mint sav vizes oldatban protonra és klorid ionra disszociál a következő egyenlet szerint.

HCl = Cl- + H+
Az NaOH, mint bázis e szerint az elmélet szerint a következőképpen disszociál vízben.

NaOH = Na+ + OH-
Az Arrhenius-féle sav-bázis reakcióban só és víz képződik. Ha a HCl és a NaOH reagál egymással mint sav és bázis, NaCl só és víz keletkezik.

HCl + NaOH = NaCl + H2O

Ez a meghatározás azonban csak vizes oldatokra értelmezte a savak és bázisok fogalmát.

1.3.1 Br(nsted savak és bázisok

1932-ben Johannes Br(nsted megfogalmazta a savak és bázisok ma is általánosan használt definícióját. E szerint a savak proton donorok, vagyis proton tudnak átadni, a bázisok pedig proton felvételére képesek.

1.3.1.1 Konjugált sav-bázis párok

Br(nsted-féle sav vagy bázis definíciójának kiterjesztése a konjugált sav-bázis pár fogalma. Például a következő sav-bázis reakcióban

HCl (aq)  +  H2O (f)  =   Cl- (aq) +  H3O+ (aq)

                                   sav1           bázis2           bázis1         sav2
a proton leadásával a sav (HCl) bázissá (Cl-) alakul át, hiszen az protont lesz képes felvenni. A keletkező bázist a sav konjugált bázisának nevezzük. Ugyanígy a sav-bázis reakció során a bázis (ebben a reakcióban a víz) savvá alakul a proton felvételével (H3O+), így ugyanis már proton leadására képes. Az így keletkező savat pedig a bázis konjugált savának nevezzük. 

A Br(nsted-féle sav-bázis reakcióban nem képződik só és víz. Szigorúan véve a NaOH nem Br(nsted bázis, mivel nem tud protont felvenni. A NaOH azonban erős elektrolit lévén vízben teljesen disszociál és a képződött OH- ion már fel tud venni protont egy savtól. 

A Br(nsted elmélet szerint az ammóniát bázisként definiálhatjuk, mert protont képes felvenni. 

NH3 (aq) + H2O (f) = NH4+ (aq) + OH- (aq)

                                    bázis1         sav2           sav1           bázis2
Itt az NH4+ ion az NH3 konjugált sava, az OH- pedig a víz konjugált bázisa.

1.3.1.2 A hidratált proton

A proton vizes oldatban hidratált formában van jelen. Ezt a hidratációs reakciót rendszerint a következőképpen adják meg:

H+ (aq) + H2O (f) ( H3O+ (aq)

Kísérleti tények azonban azt bizonyítják, hogy a proton egynél több víz molekulával is asszociálódhat H7O3+, H9O4+ részecskéket alkotva. A következőkben továbbra is az egyszerűbb H+ ill. H3O+ felírásokat fogjuk használni.

A víz öndisszociációja és a pH skála

A korábbi fejezetekből kiderült, hogy a víz különleges tulajdonságokkal rendelkezik. Egyike ezeknek az a képessége, hogy képes savként is és bázisként is viselkedni, attól függően, hogy bázisokkal vagy savakkal reagál. Például HCl-val vagy ecetsavval való reakciójában bázisként szerepel, NH3-val szemben pedig savként viselkedik. Önmagában a víz kis mértékben disszociál:

H2O (f) = H+ (aq) + OH- (aq)

Ezt a folyamatot a víz öndisszociációjának nevezik.

A Br(nsted elmélet szerint ugyanezt a reakciót a következőképpen írhatjuk fel.

H2O  +  H2O  =  H3O+  +  OH-
                                            sav1     bázis2      sav2      bázis1
A víz öndisszociációja csak nagyon kis mértékben megy végbe, így a tiszta víz nagyon gyenge elektrolit és rossz az elektromos vezetőképessége. (A csapvíz ezzel szemben jól vezeti az elektromosságot, mert sok oldott iont tartalmaz.) A víz öndisszociációjára felírhatjuk az egyensúlyi állandót. 




Mivel a vízmolekuláknak csak nagyon kis része van disszociált állapotban, a víz koncentrációja, [H2O] gyakorlatilag állandónak tekinthető. Ily módon azt beolvaszthatjuk az egyensúlyi állandóba. A kapott új egyensúlyi állandó, Kv az úgy nevezett vízionszorzat, amely a H+ ionok és a OH- ionok moláris koncentrációjának szorzata adott hőmérsékleten. 25 °C-on tiszta vízben a két ion koncentrációja egyenlő és [H+] = [OH-] = 1.0×10-7. A vízionszorzat 25 °C-on tehát, Kv = 1.0×10-14. Amennyiben egy vizes oldatban a [H+] = [OH-], az oldatot semlegesnek mondjuk, ha [H+] ( [OH-], akkor az oldat savas, és ha [H+] ( [OH-], akkor az oldat lúgos. Fontos megjegyezni, hogy a vízionszorzat függ a hőmérséklettől. 40 °C-on pl. Kv = 3.8×10-14, azaz semleges oldatban 1.9×10-7 H+, illetve ugyanennyi OH- ion van, majdnem kétszer annyi, mint 25 °C-on.

Mivel a H+ és OH- ionok koncentrációja gyakran nagyon kis szám és kényelmetlen számolni velük, 1909-ben Soren Sorensen
 bevezette a pH fogalmát. Az oldat pH-ját a következőképpen definiálhatjuk.

pH = -log[H+],

azaz a pH a hidrogén ion koncentráció (mol/dm3) negatív logaritmusa.

Mivel a pH segítségével egyszerűen kifejezhetjük az oldatok hidrogén ion koncentrációját, az oldatok savassága és lúgossága a pH segítségével könnyen kifejezhető. Pl. 25 °C-on:

Savas oldatok:      [H+] ( 1.0×10-7 M, pH ( 7.00

Bázikus oldatok:   [H+] ( 1.0×10-7 M, pH ( 7.00

Semleges oldatok: [H+] = 1.0×10-7 M, pH = 7.00

A laboratóriumban a pH-t pH-mérő műszerrel mérik. A műszerhez kötött elektródokat belemerítik a mintaoldatba és a pH közvetlenül leolvasható a műszer skálájáról.

A pH skálához hasonlóan lehet definiálni a pOH skálát is, amely a hidroxid ion koncentráció negatív logaritmusa, azaz 

pOH = -log[OH-]

A vízionszorzatból következően 25 °C-on

pOH + pH = 14

1.3.2 Savak és bázisok erőssége

A savak, minőségüktől függően vízben oldva disszociálnak. A sav erőssége azzal mérhető, hogy egyensúlyban a molekulák hányad része disszociál. Ez a disszociációfokkal számszerűsíthető, mely a következőképpen fejezhető ki:

disszociációfok 


Másképpen fogalmazva, a sav erőssége attól függ, milyen mértékben képes protont átadni a víznek, amely a folyamatban Br(nsted bázisként szerepel. Az erős savak, pl. sósav (HCl), salétromsav (HNO3), perklórsav (HClO4), kénsav (H2SO4), mind erős elektrolitok és nagyon tömény oldataik kivételével gyakorlatilag teljesen disszociálnak a vízben.

HCl (aq) + H2O (f) ( H3O+ (aq) + Cl- (aq)

HNO3 (aq) + H2O (f) ( H3O+ (aq) + NO3- (aq)

HClO4 (aq) + H2O (f) ( H3O+ (aq) + ClO4- (aq)

H2SO4 (aq) + H2O (f) ( H3O+ (aq) + HSO4- (aq)

Vegyük észre, hogy a kénsav kétértékű sav (két disszociálható protonnal rendelkezik), itt csak az első proton disszociációját írtuk fel, mert a másodiké már nem teljes.)

A legtöbb sav azonban gyenge sav, azaz nem teljesen disszociál. Ezen a kategórián belül a savak erőssége nagymértékben különbözhet. Pl. mind a hidrogénfluorid (HF), mind a hidrogéncianid (HCN) gyenge savak, azonban 0.1 M oldatukban 25°C-on a disszociációfok a HF esetén 0.084, míg a HCN esetén mindössze 7×10-5. A HF sokkal erősebb sav, mint a HCN. 

A fent elmondottak a bázisokra is igazak. A bázis erősségét az szabja meg, hogy milyen mértékben képes protont felvenni egy savtól, amely általában az oldószer. Az alkálifémek és alkáliföldfémek hidroxidjai, mint a NaOH, KOH és Ba(OH)2 erős bázisok, amelyek vízben teljesen disszociálnak. 

NaOH (aq) ( Na+ (aq) + OH- (aq)

KOH (aq) ( K+ (aq) + OH- (aq)

Ba(OH)2 (aq) ( Ba+ (aq) + 2 OH- (aq)

Az ammónia viszont gyenge bázis. A 0.1 M ammónia oldat disszociációfoka 25°C-on mindössze 0.013.

NH3 (aq) + H2O (f) ( NH4+ (aq) + OH- (aq)

A 13. táblázat néhány konjugált sav-bázis párt sorol fel és azok relatív erősségét.

13. táblázat

Sav erősség
Sav

Konjugált bázis
Bázis erősség


HClO4

ClO4-



HI
Erős savak.
I-



HBr
Vizes oldatban 
Br-



HCl
teljesen 
Cl-



H2SO4
disszociálnak.
HSO4-



HNO3

NO3-



H3O+

H2O



HSO4-

SO42-



HF
Gyenge savak.
F-



HNO2
Egyensúlyban
NO2-



HCOOH
a disszociálatlan sav,
HCOO-



CH3COOH
a konjugált bázis és
CH3COO-



NH4+
proton vannak
NH3



HCN
jelen.
CN-



H2O

OH-



NH3

NH2-


· A táblázat alapján megfigyelhetjük, hogy

· ha a sav erős, akkor konjugált bázisának nincs mérhető erőssége. Gyenge savak közül, minél erősebb a sav, annál gyengébb a konjugált bázisa és fordítva.

· a H3O+ a legerősebb sav, ami vizes oldatban létezhet. Az ennél erősebb savak vízzel reagálva H3O+ iont képeznek és a konjugált bázisukat. Gyengébb savak csak sokkal kisebb mértékben reagálnak a vízzel hidroxónium iont és a konjugált bázisukat képezve. A következő reakció pl. szinte teljesen balra van eltolódva.
                                 HF (aq) + H2O (f) ( H3O+ (aq) + F- (aq)

· az OH- ion a legerősebb bázis, amely vizes oldatban létezhet. A nála erősebb bázisok vízben OH- ionokat és a konjugált savat képezik. Pl. az amid ion (NH2-), erősebb bázis, mint az OH- ion, ezért vízzel a következőképpen reagál.
                               NH2- (aq) + H2O (f) ( OH-(aq) + NH3 (aq)

1.3.3 A savak erőssége és a molekulaszerkezet (kiegészítő anyag)

Mi az oka annak, hogy az egyik sav erősebb, mint a másik? Hogyan tudjuk előre megjósolni hasonló vegyületek között a relatív saverősséget? A sav erőssége több tényezőtől is függ, mint pl. az oldószer minősége, a hőmérséklet, és nem utolsó sorban a molekulaszerkezet. A következőkben a molekulaszerkezet saverősségre gyakorolt hatásával foglalkozunk.

A sav erősségét meghatározó molekulaszerkezeti tényezők a H-X kötés erőssége és polarizáltsága. Minél polárisabb a kötés, annál könnyebben adja le a sav a protont. Másrészről minél erősebb a kötés, annál nehezebben disszociál. 

1.3.3.1 Biner savak

A biner savak hidrogént plusz egy másik elemet tartalmaznak. Egyik legfontosabb biner sav sorozat a halogén csoport által képzett hidrogén halogenidek. Ezeknél a vegyületeknél a saverősséget meghatározó tényező a kötéserősség. A kötés energiákat a 14. táblázat tünteti fel.

14. táblázat

Kötés
Disszociációs energia (kJ/mol)
Saverősség (vízben)

H-F
568,2
gyenge

H-Cl
431,9
erős

H-Br
366,1
erős

H-I
298,3
erős

Mivel a H-F kötés felszakításához szükséges a legtöbb energia, ez a kötés képes a legkevésbé disszociálni, tehát a HF a leggyengébb sav. A HI viszont a legerősebb, mivel a H-I kötés energiája a legkisebb. A sorban a saverősség a következőképpen alakul.

HF ( HCl( HBr ( HI

A kötés polarizáltsága a HF-tól a HI-ig csökken, mivel a F a legnagyobb elektronegativitású, emiatt a tény miatt a HF-nak savasabbnak kellene lennie a többi hidrogénhalogenidhez képest. Ez a hatás azonban nem tudja ellensúlyozni a kötéserősségekben meglevő nagy különbségeket.

A periódusos rendszer egy periódusának biner savai esetében már a kötés polaritása fogja megszabni a sav erősségét. A második peródusban pl. a metánnak nincs mérhető savas jellege, míg a HF mérhető erősségű sav. Így a sorrend a következőképpen alakul.

CH4 ( NH3 ( H2O ( HF

A sorrend annak ellenére alakul így, hogy a kötéserősség balról jobbra nő.

Terner savak

A legtöbb három elemet tartalmazó sav oxosav. Általános szerkezetük a következő:

-Z-O-H

Amennyiben Z elektropozitív fém, pl. alkáli- vagy alkáliföldfém, a Z-O kötés annyira poláris, hogy a vegyület ionos, és bázisként viselkedik.




Ha Z elektronegatív, vagy magas oxidációfokú, elektronokat vonz, miáltal a Z-O kötés kovalensebb, kevésbé poláris, mint az O-H kötés. Így nő a vegyület protonleadó képessége, azaz savassága.

Azonos szerkezetű oxosavak sorában, melyek a központi atom elektronegativitásában különböznek, a sav erőssége az elektronegativitás növekedésével nő. Pl.:

H-O-I ( H-O-Br ( H-O-Cl

Azonos központi atom különböző oxidációs számú formáit tartalmazó oxosavak esetén az oxidációs fok növelésével nő a savasság. Pl.:

HClO ( HClO2 ( HClO3 ( HClO4
1.3.4 A Lewis-féle sav-bázis elmélet (kiegészítő anyag)

Ugyanabban az évben, amikor Br(nsted közzétette sav-bázis elméletét, az amerikai kémikus G. N. Lewis is megfogalmazott egy definíciót. A Lewis elmélet szerint a bázisok elektronpárt képesek átadni, a savak pedig elektronpárt fogadnak be. Ily módon az ammónia Lewis bázis, mert elektronpárt ad át a protonnak, amely Lewis savként viselkedve elektronpárt vesz fel. A Lewis-féle sav-bázis reakcióban nem képződik só és víz. Az elképzelés jelentősége, hogy a többinél sokkal általánosabb. Tekintsük pl. a bórtrifluorid és az ammónia reakcióját.

                                              F         H                  F    H

F   B  +  : N   H  (  F   B   N   H

                                              F         H                  F    H

Tudjuk, hogy a B atom sp2 hibridizált állapotú. Az üres 2p pálya képes az ammónia nemkötő elektronpárjának befogadására. A BF3 savként viselkedik, az NH3 bázisként. Más példák:

Ag+ (aq) + 2 NH3 (aq) ( Ag(NH3)2+ (aq)

                                                sav            bázis

Cd2+ (aq) + 4 I- (aq) ( CdI42- (aq)

                                                      sav           bázis

Ni (sz) + 4 CO (g) ( Ni(CO)4 (g)

                                                     sav         bázis

Bár a Lewis sav-bázis fogalom sokkal általánosabb, mint a többi, a gyakorlatban csak azokra a vegyületekre alkalmazzuk, amelyek nem tartalmaznak disszociálható hidrogént.

1.3.5 Sav-bázis egyensúlyok

Gyenge savak disszociációs állandója

Tekintsünk egy gyenge egyértékű savat, HA-t. Ennek disszociációja vízben a következőképpen megy végbe:

HA (aq) + H2O (f) ( H3O+ (aq) + A- (aq)

vagy egyszerűbben,

HA (aq) ( H+ (aq) + A- (aq)

A beálló egyensúly állandóját a sav disszociációs állandójának nevezik, jele Ks:




Adott hőmérsékleten a sav erősségének mértékét a disszociációs állandó adja meg. Minél nagyobb Ks értéke annál erősebb a sav. Mivel a gyenge sav disszociációja sosem teljes, egyensúlyban mindhárom részecske (a disszociálatlan sav, a H+ ionok és az A- anionok) jelen van. A 15. táblázatban néhány gyenge sav disszociációs állandóját adtuk meg.

15. táblázat

A sav neve
Képlete
Ks
Konjugált bázis
Kb

hidrogén fluorid
HF
7,1×10-4
F-
1,4×10-11

salétromossav
HNO2
4,5×10-4
NO2-
2,2×10-11

acetilszalicilsav (aszpirin)
C9H8O4
3,0×10-4
C9H7O4-
3,3×10-11

hangyasav
HCOOH
1,7×10-4
HCOO-
5,9×10-11

aszkorbinsav (C vitamin)
C6H8O6
8,0×10-5
C6H7O6-
1,3×10-10

benzoesav
C6H5COOH
6,5×10-5
C6H5COO-
1,5×10-10

ecetsav
CH3COOH
1,8×10-5
CH3COO-
5,6×10-10

hidrogéncianid
HCN
4,9×10-10
CN-
2,0×10-5

fenol
C6H5OH
1,3×10-10
C6H5O-
7,7×10-5

A gyenge sav disszociációjának mértéke függ a sav kiindulási koncentrációjától. Minél hígabb az oldat, annál nagyobb a disszociációfok. Kvalitatíve ez az alapján érthető meg, hogy higításkor csökken a térfogategységre jutó részecskék (sav molekulák plusz disszociált ionok) száma. A Le Chatelier elvnek megfelelően a rendszer ezt a hatást csökkenteni igyekszik, ezért az egyensúly a disszociáció irányába tolódik el, hogy több részecske képződjön.

1.3.5.1 Gyenge bázisok disszociációs állandója

A gyenge bázisok a gyenge savakhoz hasonlóan kezelhetők. Pl.

NH3 (aq) + H2O (f) ( NH4+ (aq) + OH- (aq)

Mivel a víz összmennyiségéhez képest nagyon kevés víz molekula fogy ebben a reakcióban, a víz koncentrációját, [H2O] állandónak tekintjük és az egyensúlyi állandót a következőképpen írjuk fel.



,

ahol Kb a bázis disszociációs állandója. Néhány gyenge bázis disszociációs álladóját a 16. táblázat adja meg.

16. táblázat

A bázis neve
Képlete
Kb
Konjugált sav
Ks

etilamin
C2H5NH2
5,6×10-4
C2H5NH3+
1,8×10-11

metilamin
CH3NH2
4,4×10-4
CH3NH3+
2,3×10-11

koffein
C8H10N4O2
4,1×10-4
C8H11N4O2+
2,4×10-11

ammónia
NH3
1,8×10-5
NH4+
5,6×10-10

piridin
C5H5N
1,7×10-9
C5H5NH+
5,9×10-6

anilin
C6H5NH2
3,8×10-10
C6H5NH3+
2,6×10-5

karbamid
N2H4CO
1,5×10-14
H2NCONH3+
0,67

A konjugált sav-bázis párok disszociációs állandója közötti kapcsolat

Tekintsük az ecetsav példáját, amely vízben a következő módon disszociál.

CH3COOH (aq) ( H+(aq) + CH3COO- (aq)




A konjugált bázis vízzel az alábbi módon reagál.

CH3COO- (aq) + H2O (f) ( CH3COOH (aq) + OH-



A két egyensúlyi állandó szorzata pedig egyszerűsítés után nem más, mint a vízionszorzat.

KsKb=[H+][OH-]= Kv

1.3.5.2 Pufferek

A puffer oldatok egy gyenge savból vagy bázisból és annak erős bázissal vagy savval képzett sójából álló oldatok. Ezeknek az oldatoknak az a különleges tulajdonsága, hogy nem, vagy alig változik a pH-juk, ha kis mennyiségű savat vagy lúgot adunk a rendszerhez. Ha egy liter tiszta vízhez 0,01 mol sósavat adunk, a pH 7,0-ról 5,0-ra változik. Ha ellenben ugyanezt a mennyiségű savat 1 liter megfelelő töménységű puffer oldathoz adjuk, a pH változás pl. csak 0,01 egység. A pufferek jelentős szerepet játszanak a kémiai és biológiai rendszerekben. A biológiai folyadékok, mint pl. a vér, általában puffer oldatok, mert csak állandó pH-n, a vér esetén pH=7,4 értéken tudják ellátni funkcióikat. Ha a vér pH-ja csak néhány tizedet megváltozna, már nem tudná szállítani az oxigént. A legtöbb fehérje, pl. az enzimek is csak nagyon szűk pH tartományban képesek biológiai funkciójuk ellátására, egyébként térbeli szerkezetük megváltozik, denaturálódnak és elvesztik biológiai aktivitásukat.

Hogyan működnek a pufferek? Tegyük fel, hogy a puffer közel 1 molnyi mennyiségben tartalmaz HA savat és annak sóját, mely teljesen disszociálva közel molnyi mennyiségű A- iont képez. Ha erős savat adunk a rendszerhez, a H+ ionok rögtön reagálnak az A- bázissal gyenge savat képezve.

H+ (aq) + A- (aq) ( HA (aq)

Tehát az erős sav helyett gyenge sav jelenik meg a rendszerben, ami lévén rosszul disszociáló, alig növeli a proton koncentrációt.

Másrészt, ha erős bázist adunk a pufferhez, a hidroxid ionok reagálnak a gyenge savval.

OH- (aq) + HA (aq) ( H2O (f) + A- (aq)

A hozzáadott lúg helyett víz jelenik meg a rendszerben, így a pH csak nagyon kis mértékben nő.

Elektrokémia

Az elektrokémia a kémiai és elektromos energia egymásba való átalakulásával foglalkozik. Az elektrokémiai folyamatok megértéséhez szükség van a redox reakciók ismeretére.

1.3.6 Redox reakciók

A kémiai reakciók egyik speciális típusa a redox reakciók.

A következő reakciók

2Ca (sz) + O2 (g) ( 2CaO (sz)

P4 (sz) + 5O2 (g) ( P4O10 (sz)

az oxidációs-redukciós, vagy röviden redox reakciók csoportjába tartoznak. Az oxidáción eredetileg oxigénnel való egyesülést értettek a vegyészek, később kibővült ez a fogalom. Az ionos CaO keletkezése két félfolyamatra bontható. Az egyikben a Ca fém két elektron leadásával Ca2+ ionná alakul, ez a folyamat az oxidáció, a másik folyamatban az O2 molekula elektronfelvétellel O2- ionná. Ez utóbbi lépés a redukció. Oxidációnak nevezzük tehát az elektronleadással járó folyamatokat, redukciónak pedig az elektronfelvétellel járókat. A két folyamat mindig egymással párhuzamosan játszódik le. Azokat az anyagokat, melyek egy redox reakcióban elektronleadással oxidálódnak redukálószernek nevezzük, mivel ezek a reakciópartnerüknek elektront adva át, azt redukálják. Megfordítva, azokat az anyagokat, melyek egy redox reakcióban elektronfelvétellel redukálódnak, oxidálószernek nevezzük, mivel ezek a reakciópartnerüktől elektront véve fel, azt oxidálják.

Redox reakciók során nemcsak ionos vegyületek keletkezhetnek, hanem, mint a P4O10 példáján láttuk, molekula vegyületek is, ahol nem lehet a folyamatot elektron átmenettel magyarázni. Hogy ezeket a reakciókat is magyarázhassuk, a vegyészek bevezették az oxidációs szám fogalmát. Az oxidációs szám az a töltés amivel a molekulában (vagy ionos anyagban) az atom rendelkezne, ha az elektronokat egy kémiai kötésben teljesen az elektronegatívabb atomhoz rendelnénk. Általánosan megfogalmazva tehát az elem oxidálódik a redox reakció során, ha oxidációs száma nő, és redukálódik, ha oxidációs száma csökken.

1.3.7 Elektrokémiai cellák

Normál körülmények között akkor megy végbe redox reakció, vagyis elektronátmenet két anyag között, ha a redukálószer kölcsönhatásba lép az oxidálószerrel. A redukálószer oxidálódik, azaz elektron(oka)t ad át az oxidálószernek, amely ezáltal redukálódik. Ilyen reakció a Zn fém és a Cu2+ ionokat tartalmazó oldat között lejátszódó folyamat.

Zn (sz) + Cu2+ (aq)(Zn2+ (aq) + Cu (sz)

A cink elektronleadással oxidálódik, miközben a réz a két elektront felvéve redukálódik. Ezt a folyamatot két fél reakcióra bonthatjuk,

Zn (sz)(Zn2+ (aq) + 2 e-
Cu2+ (aq) + 2 e-( Cu (sz)

Különítsük el fizikailag a két félfolyamatot. Ezt a kísérletet egy ú.n. elektrokémiai cellában
 tudjuk megvalósítani, amelynek vázlatos rajza a 48. ábrán látható. Az itt bemutatott összeállítású cella a Daniell-elem.




48. ábra 

Elektrokémiai cella

Az elektrokémiai cellában két fém rúd (cink, illetve réz) saját ionjait tartalmazó oldatba merül. Az oldatokba nyúló fémrudakat elektródoknak nevezzük A két oldat között fizikai kontaktus van, amely a két oldat keveredését megakadályozza, az oldatokban lévő kationok ill. anionok viszont szabadon átléphetnek rajta. Ezáltal a kontaktuson keresztül elektromos áram
 folyhat át (amit ebben az esetben ionok szállítanak).Ezt a kapcsolatot sóhídnak nevezzük, és egyik legegyszerűbb formája egy fejre állított U cső, melyben tömény, inert elektrolit (pl. KCl, NH4NO3) van.

Az elektrokémiai cella felépítését a következő konvenció szerint jelölhetjük:

Zn(sz)(Zn2+ (aq, 1M) ((KCl (telített)((Cu2+ (aq, 1M)(Cu (sz),

ahol az egyszeres függőleges vonalak a fém/oldat határfelületeket jelzik a kettős vonalak az folyadék/folyadék határfelületeket.

A továbbiakban három esettel foglalkozunk, attól függően, hogy a két elektród felső kivezetését hogyan kötjük össze.

1.3.7.1 1. eset: A két elektród között nincs kapcsolat, illetve egy nagyon nagy belső ellenállású voltmérőt kapcsolunk közéjük. (I=0)

Amikor a cink és réz elektródokat bemerítjük a megfelelő oldatokba, az első pillanatban a következő folyamatok játszódnak le. A cink elektródból Zn2+-ionok lépnek át az oldatba, a fémben elektronokat hagyva, miáltal a fém felülete negatív töltésű lesz, az oldat fémmel érintkező része pedig pozitív. Ezalatt a rézszulfát oldatból Cu2+-ionok válnak ki fém réz formájában, így a fém felülete pozitív lesz, az oldat pedig negatív a feleslegben maradt SO42- anionoktól. Mindkét elektród felületén egy pozitív és negatív töltésekből álló elektromos kettősréteg alakul ki. Az elektromos kettősréteg tulajdonképpen kondenzátorként viselkedik és elektromos potenciálesés jön létre rajta. Az ion átlépési folyamatok csak nagyon rövid ideig játszódnak le, mert a kialakuló kettősréteg potenciálja megakadályozza további ionok oldódását illetve kiválását. Az elektródokon keresztül makroszkopikus áram nem folyik át (mivel az áramkör nyitott).

Kössük össze most az elektródok felső kivezetését egy fémes vezetővel és helyezzünk közéjük egy voltmérőt is. A voltmérőnek legyen olyan nagy a belső ellenállása hogy az áramkörön továbbra se folyjék át áram. Mit mutat ilyenkor a voltmérő? A voltmérőn ilyen esetben feszültséget mérhetünk, amit az elektrokémiai cella elektromotoros erejének, röviden e.m.e.-nek nevezünk. Ez a feszültség több komponensből tevődik össze, az áramkörben levő összes határfelületeken létrejövő potenciál különbségek adódnak össze. Az e.m.e. egyrészt tartalmazza a különböző fémek érintkezési felületein létrejövő ú.n. kontaktpotenciálokat, a különböző oldatok határfelületén létrejövő potenciálokat és ami számunkra különösen érdekes, az elektródok és az oldatok között kialakult, előbb említett kettősréteg potenciálokat. Ezeket elektródpotenciálnak nevezzük és (-nal jelöljük. A fém/fém kontaktpotenciálokat és az oldat/oldat határfelületen kialakuló potenciálokat, mivel meglehetősen kicsik, a továbbiakban elhanyagoljuk. Ily módon az elektromotoros erő a két elektród potenciál összege.

e.m.e. = 1 + 2
Az elektródpotenciál önmagában nem mérhető. Ahogy a fent leírt kísérletből is kiderül, mindig kell legalább két elektród, hogy zárt áramkört hozhassunk létre, és így mérhessük az e.m.e.-t. Annak érdekében, hogy a különböző elektródokhoz mégis konkrét elektródpotenciál értékeket rendelhessünk, a tudósok kiválasztottak egy referencia pontot, az ú.n. standard hidrogén elektródot és ennek potenciálját nullának vették. Ezek után az összes többi elektród potenciálja meghatározható, ha az adott elektródból és a standard hidrogén elektródból galváncellát létesítünk, és megmérjük a cella elektromotoros erejét. A standard hidrogén elektród egy platina elektródból áll, amely 1 M HCl oldatba merül és körülötte 1 atm nyomású hidrogén gázt buborékoltatunk át az oldaton 25°C-on. Definiálható az elektródokra egy standard elektródpotenciál ((°), vagyis az az elektród potenciál, amit akkor mérünk a standard hidrogén elektróddal szemben, amikor a fém saját ionjainak 1 M koncentrációjú oldatába merül 25°C-on, illetve ha gáz szerepel elektródként, (mint pl. a hidrogén elektród esetén), a gáz nyomása 1 atm. Néhány fém elektród standard potenciálját a 17. táblázatban közöljük.

17. táblázat
Elektród
Standard potenciál [V]
Elektród
Standard potenciál [V]

Li/Li+
-3,05
Pb/Pb2+
-0,13

K/K+
-2,92
H2/2H+
0,00

Ca/Ca2+
-2,87
Cu/Cu2+
+0,34

Na/Na+
-2,71
O2+2H2O/4OH-
+0,40

Mg/Mg2+
-2,38
2I-/I2
+0,53

Al/Al3+
-1,66
Ag/Ag+
+0,80

Zn/Zn2+
-0,76
2Br-/Br2
+1,07

Fe/Fe2+
-0,44
2Cl-/Cl2
+1,36

Co/Co2+
-0,27
Au/Au3+
+1,50

Ni/Ni2+
-0,23
2F-/F2
+2,65

Sn/Sn2+
-0,14



Az elektród potenciál elméleti levezetések alapján függ a hőmérséklettől a standard elektródpotenciáltól és az oldat ion koncentrációjától. 

Ezeket az összefüggéseket a Nernst egyenlet fejezi ki.

( = (° + 

, 

ahol R az egyetemes gázállandó (8,314 J/K(mol)

T az abszolút hőmérséklet (K)

F a Faraday állandó (96 487 C/mol)

z az ion töltése

c az oldat koncentrációja (Valójában koncentráció helyett egy termodinamikai mennyiség, az ú.n. aktivitás szerepel az egyenletben, de híg oldatok esetén (c<0,01 M) ez jól közelíthető a koncentrációval.)

1.3.7.2 2. eset: A két elektród között egy fémes vezető zárja az áramkört, illetve fogyasztót kapcsolunk közéjük (I>0)- Galvánelemek 

Az előbbi esetben az elektródokat a saját ionjaikat tartalmazó oldatba merítve csak nagyon rövid ideig játszódott le a cink oldódása, illetve a réz kiválása. Ezek a folyamatok sokáig fennmaradnak, ha a két elektródot összekötjük fémes vezetővel, azaz zárjuk az áramkört. Ekkor a Zn2+ ionok oldatba menetelekor a fémben hátrahagyott elektronok a vezetéken keresztül átjutnak a réz elektródba, és ott a Cu2+ ionokat semlegesítik. A cellán áram folyik keresztül. A cink elektród tömege csökken a réz elektródé nő. A cink elektródon oxidáció játszódik le, a réz elektródon pedig redukció. Az az elektród, amelyen oxidáció játszódik le, az anód, amelyiken redukció megy végbe a katód. Az áram, aminek iránya az elektrokémiában a negatív töltéshordozók áramlási iránya, a külső fémes vezetőn keresztül a katódtól az anód felé folyik. A katód tehát a pozitív pólus, az anód a negatív.

Az elektródokon lejátszódó ú.n. félcella reakciók esetünkben a következők:

Zn elektród (anód):                                   Zn (sz) ( Zn2+ (aq) + 2e-

Cu elektród (katód):


Cu2+ (aq) + 2e-( Cu (sz)

Ezeknek a kémiai folyamatoknak az energiája elektromos áramot termel. Azáltal tehát, hogy a galvánelemben térbelileg elkülönülten játszatjuk le a redox reakció redukciós és oxidációs lépését, képesek vagyunk elektromos energia előállítására. 

Felmerülhet a kérdés, hogy ha két tetszőleges elektródot összekapcsolunk, melyik elektródon fog oxidáció lejátszódni és melyiken redukció, vagyis milyen irányban fog az áram folyni. Ezzel kapcsolatban a következő megfigyeléseket tehetjük első közelítésben.

· Minél pozitívabb egy elektród standard potenciálja, annál könnyebben redukálódik az adott anyag. Pl. a 

F2 (g, 1atm) + 2e- ( 2 F- (aq, 1M)

félcella reakció (0 értéke 2,65 V, a legmagasabb az összes félcella reakció között. Ebből következik, hogy a F2 a legerősebb oxidálószer, mivel a legkönnyebben tud redukálódni.

· Minél negatívabb egy elektród standard potenciálja, annál könnyebben tud oxidálódni, tehát annál erősebb redukálószer. A legnegatívabb standard potenciálú elektródreakció a

Li+ (aq, 1M) + e- ( Li (sz)

reakció, melynek (0 értéke -3,05 V. Ebből következik, hogy a Li+ ion a legerősebb redukálószer, mivel a legkönnyebb oxidálni.

A fenti állításokat másképpen megfogalmazva, a F- ion a leggyengébb redukálószer és a Li fém a leggyengébb oxidálószer.

Azt, hogy melyik elektród fog az elektrokémiai cellában katódként, és melyik anódként szerepelni, végső soron az elektródpotenciál értéke dönti el. A negatívabb elektród potenciálú elektród lesz az anód, a pozitívabb elektród potenciálú a katód. A Nernst egyenletből kiderül, hogy az elektródpotenciál értékeket döntően befolyásolják a standard potenciál értékek. Tehát csak ezeket figyelembe véve is a fentiek alapján megpróbálhatjuk megjósolni az áram irányát. Ez a közelítés azonban csak akkor lesz helytálló, ha a két félcellában az oldatok koncentrációja közel azonos. Az elektród potenciál értéke ugyanis függ az oldat koncentrációjától is. Ha például a Li elektród nem 1 M oldatba merül, hanem jóval hígabb pl. 10-5 M oldatba, akkor az elektród potenciálja már nem -3,05 V, hanem mindössze -2,76 V. Tehát ha ezt az elektródot pl. egy standard Ca-elektróddal kapcsoljuk össze, akkor már nem anódként, hanem katódként fog szerepelni, mivel redukció fog lezajlani rajta és ez lesz a pozitív pólus.

A galváncella által termelt áramot felhasználhatjuk, ha a külső áramkörbe valamilyen fogyasztót, pl. izzót, motort stb. kapcsolunk. A gyakorlatban használt galvánelemek általában több sorba kapcsolt elektrokémiai cellából állnak. Előnyük a fent leírt Daniell elemhez képest, hogy kompaktak, mivel nem tartalmaznak sóhidat, így a gyakorlati életben is jól használhatók kényelmes, hordozható energiaforrásként. Több fajtájuk létezik.

1.3.7.2.1 A szárazelem (kiegészítő anyag)

A leggyakoribb szárazelem a Leclanché elem, melyet vakukban és tranzisztoros rádiókban használnak. Az anód egy cink tartó amibe az elektrolitot töltik. Az elektrolit keményítővel szilárdított pasztaszerű keveréke ammóniumkloridnak, cinkkloridnak és mangándioxidnak. Ebbe merül a katód, egy szénrúd. A cellareakciók:

Anód:  Zn (sz) ( Zn2+ (aq) + 2e-
Katód: 2 NH4+ (aq) +  MnO2 (sz) + 2e- ( Mn2O3 (sz) + 2 NH3 (aq) + H2O (f)

A cellafeszültség kb. 1,5 V, de ahogy öregszik az elem, ez csökken.

1.3.7.2.2 A higany elem (kiegészítő anyag)

A gyógyászatban és elektronikai iparban használják elterjedten és az egyik legdrágább elem. Előnye viszont, hogy sokkal stabilabb feszültséget szolgáltat, mint a Leclanché elem, és hosszabb az élettartama is. A katódja acél, anódja higannyal amalgamált Zn. Az elektrolit erősen lúgos, KOH-ot, Zn(OH)2-ot és HgO-ot tartalmaz. A cellareakciók:

Anód:  Zn(Hg) + 2 OH- (aq) ( ZnO (sz) + H2O (f) + 2e-

Katód: HgO (sz) + H2O (f) + 2e- ( Hg (f) + 2 OH- (aq)

1.3.7.2.3 Az akkumulátor (kiegészítő anyag)

Az autókban használt ólom akkumulátor hat sorba kapcsolt cellát tartalmaz. Mindegyik cellában van egy ólom anód és egy PbO2 katód. Ezek mindegyike kénsav oldatba merül. A cella reakciók:

Anód:  Pb (sz) + SO42- (aq) ( PbSO4 (sz) + 2e-
Katód: PbO2 (sz) + 4H+ (aq) + SO42- (aq) + 2e- ( PbSO4 (sz) + 2H2O (f)

Az ólom akkumulátorban a fent leírt elektrokémiai reakció megfordítható ha áramot hajtunk át a cellákon külső feszültséget alkalmazva. Ez a folyamat a későbbiekben tárgyalandó elektrolízis.

Ilyenkor a következő folyamatok játszódnak le:

Katód: PbSO4 (sz) + 2e- ( Pb (sz) + SO42- (aq)

Anód: PbSO4 (sz) + 2H2O (f) ( PbO2 (sz) + SO42- (aq) + 4H+ (aq) + 2e-
1.3.7.2.4 A szilárd lítium elem (kiegészítő anyag)

Az eddigiektől eltérően a Li elem elektrolitja szilárd halmazállapotú. Az elem anódja lítium, melynek több előnye is van. Egyrészt a Li-nak a legnegatívabb a standard potenciálja, másrészt nagyon könnyű elem. Az elektrolit egy polimer, amely átengedi az ionokat, de az elektronokat nem. A katód TiS2 vagy V6O13. A cellafeszültség a 3 V-ot is elérheti és újratölthető, akárcsak az ólom akkumulátor. Előnyös tulajdonságai miatt a jövő ezé az elemé.

A maximális cellafeszültség, amit a galvánelem két pólusa között mérni tudunk, az elektromotoros erő. Ilyenkor nem folyik át áram a cellán. Ha a galvánelem két elektródja között szokásos működés közben mérjük meg a potenciálkülönbséget, kisebb értéket kapunk, mint abban az esetben, ha a cellán nem folyik át áram. Ennek az az oka, hogy energiára van szükség ahhoz, hogy áram folyjon át a cellán. Ezt a két elektród közötti feszültségkülönbség egy része fedezi.

1.3.7.3 3. eset: A két elektród közé feszültségforrást kapcsolunk.

Mi történik, ha az elektrokémiai cellában a két elektród közé egy feszültségforrást, például egy zsebtelepet kapcsolunk, úgy hogy a polaritása ellentétes legyen az elektromotoros erőével? Többféle dolog történhet attól függően, hogy a külső feszültségforrásnak mekkora a feszültsége a cella elektromotoros erejéhez képest.

1.3.7.3.1 3/a. eset: U<e.m.e. (I>0)

Ha a külső feszültségforrás kisebb feszültséget szolgáltat, mint amekkora a cella elektromotoros ereje, akkor a cella továbbra is galváncellaként fog működni. Áram folyik át rajta a negatív anódtól a pozitív katód felé. Ugyanazok a folyamatok játszódnak le, mintha egy fogyasztót kapcsoltunk volna a két elektród közé.

1.3.7.3.2 3/b. eset: U=e.m.e. (I=0)

Ha a külső feszültségforrás ugyanakkora, de ellentétes előjelű feszültséget szolgáltat, mint a cella elektromotoros ereje, akkor a cellán nem fog áram átfolyni. Nem lesz ugyanis feszültség különbség az elektródok között, nem lesz hajtóerő, ami az elektronokat elmozdítsa.

1.3.7.3.3 3/c. eset: U>e.m.e. (I<0) - Elektrolízis.

A gyakorlati szempontból legérdekesebb eset az, amikor a cellára kapcsolt feszültség nagyobb, mint a cella elektromotoros ereje. ekkor az eredő feszültség ellentétes előjelű lesz, mint a galváncellában volt, és az elektronok vándorlása ellentétes irányba indul meg. Az elektródokon lejátszódó reakció iránya is megfordul. A Daniell elem esetében például a Zn elektródon a következő folyamat fog lejátszódni:

Zn2+ (aq) + 2e- ( Zn (sz),

a rézelektródon elektródon pedig a következő:

Cu (sz) ( Cu2+ (aq) + 2e-
A Zn elektródon oxidáció helyett most redukció folyik, a Cu elektródon pedig redukció helyett oxidáció. Ezt a folyamatot elektrolízisnek hívjuk. Mivel az anódot úgy definiáltuk, hogy azon oxidáció játszódik, le a katódot pedig úgy, hogy azon redukció, elektrolíziskor az anód és a katód felcserélődik, esetünkben a Cu elektród lesz az anód, és a negatív töltésű, a Zn elektród lesz a katód és a pozitív töltésű.

A galváncellákban lezajló reakciók (a Zn elektródon történő oxidáció és a Cu elektródon történő redukció) spontán redox reakciók. A cellákban kémiai energia alakul át elektromos energiává. Ezzel szemben az elektrolízisnél elektromos energia befektetésével spontán nem végbemenő kémiai reakciókat hozhatunk létre. A létrejövő folyamatok természete megegyezik a galvánelemekben lezajlókéval.

Az alábbiakban két példát ismertetünk az iparban használatos elektrolízisek közül.

Olvadt NaCl elektrolízise

A NaCl olvadt állapotban fém nátriummá és klórgázzá elektrolizálható. Olvadt állapotban a NaCl Na+ és Cl- ionokat tartalmaz. A szén anódon és a vas katódon külső feszültség hatására a következő folyamatok játszódnak le:

Anód:  2Cl- ( Cl2 (g) + 2e-
Katód: 2Na+ + 2e- ( 2Na (f)

Ez az ipari méretekben végbemenő folyamat a fő forrása a fém nátriumnak és a klórgáznak.

A víz elektrolízise

A víz önmagától szintén nem bomlik elemeire. A folyamat azonban mégis létrehozható, ha a vizet külső feszültség ráadásával elektrolizáljuk. Az elektrolizáló cella két platina elektródot tartalmaz. Ezeket vízbe merítve, és feszültséget kapcsolva rájuk azonban nem történik semmi. A tiszta víznek ugyanis nem elég nagy a vezetőképessége. A víz helyett híg kénsavoldatot használva rögtön megindul az elektrolízis. Az anódon a 

2H2O (f) ( O2 (g) + 4H+ (aq) + 4e-,

reakció míg a katódon a

H+ (aq) + e- ( ˝ H2 (g)

reakció zajlik.

Az elektrolízisre vonatkozó mennyiségi törvények megalkotása Faraday
 nevéhez fűződik. Megfigyelte, hogy a képződött anyag mennyisége arányos az elektródokon átfolyó töltésmennyiséggel és a kérdéses anyag móltömegével. Pl. a NaCl elektrolízise esetén, ha a Na+ ion egy elektront felvesz, 1 Na atom válik le. 1 mol Na leválasztásához tehát 6×1023 db elektron átlépése szükséges. Ez megfelel 1 F (faraday) töltésmennyiségnek, ami átszámítva 96500 Coulomb (C). 1 C az áthaladt töltésmennyiség, ha 1 A áramerősséggel elektrolizálunk 1 s-ig (1 C=1 A(s). Az elektrolízis során leválasztott anyag mennyiségét tehát a következőképpen kapjuk. Az elektrolízis idejéből és az áramerősségből kiszámítjuk az áthaladt töltésmennyiséget C-ban. Ezt elosztva a Faraday állandóval megkapjuk a töltésmennyiséget F-ben, ami egy mol elektront jelent . Ha ezt osztjuk az elektrolízis során bekövetkezett töltésszámváltozással, akkor megkapjuk az átalakult mólok számát. Ezt a móltömeggel szorozva a képződött anyag mennyiségét kapjuk. Mindez képletben:

m = 

, ahol

m a leválasztott anyag mennyisége (g)

M a móltömeg (g/mol)

z a töltésszám változás

F a Faraday állandó (96500 C/mol)

I az elektrolizáló áramerősség (A)

t az elektrolízis ideje (s).

FÜGGELÉK

A könyvben használt kémiai alapfogalmak

Az anyag és megjelenési formái

Anyag

Mindent, ami teret foglal el és tömeggel rendelkezik, anyagnak nevezünk.

Tömeg és súly

A tömeg az anyagmennyiség mértéke. A súly az az erő, amellyel a gravitáció vonzza a testeket. A tömeg független a helytől, de a súly függ tőle.

Tiszta anyagok és keverékek

A tiszta anyagok jól definiált, állandó összetétellel rendelkeznek és jellemző tulajdonságaik vannak. 

A keverék két vagy több tiszta anyag elegye, melyben a kiindulási anyagok megőrzik eredeti tulajdonságaikat. Nincs állandó összetételük. Fizikai úton szétválaszthatók.

A homogén keverékek összetétele az anyag teljes térfogatában azonos. Ilyen keverék jön létre például, ha egy kanál cukrot elkeverünk egy pohár vízben. A cukor és a víz legkisebb alkotóegységei, a molekulák keverednek egymással. A heterogén keverékekben, mint például a konyhasó és cukor elegyében az egyes komponensek nagyobb alkotórészei, kristályok keverednek egymással, és szabad szemmel, vagy mikroszkóp alatt külön-külön láthatók.

Atomok és molekulák
Az atomok az anyag legkisebb, kémiailag már tovább nem osztható részecskéi. Fizikai módszerekkel elemi részecskékre oszthatók.

A molekulák több atom szorosan, elsődleges kémiai kötésekkel összekapcsolódott csoportjai.

Elemek és vegyületek
Az elem olyan tiszta anyag, melyet kémiai eszközökkel már nem lehet egyszerűbb anyagokra bontani. Az elemek egy fajta atomból épülnek fel. Jelenleg 109 elem ismeretes, ezek közül 83 előfordul a Földön, a többit atomreaktorokban, vagy gyorsítókban állították elő. Az elemeket vegyjelekkel jelöljük.

A vegyületek több elem kémiai úton történt egyesüléséből származó anyagok. A vegyületekben az elemek aránya állandó.

Az atomok tömegviszonyai

Rendszám, tömegszám, izotópok
A rendszám (Z), az atommagban található protonok számával egyezik meg. Semleges atomban megegyezik az elektronok számával is. Az atom kémiai minőségét a rendszám határozza meg.

A tömegszám (A) az atommagban található protonok és neutronok számának összege. Ugyanahhoz a rendszámhoz (kémiai tulajdonsághoz, elemhez) különböző tömegszámok is tartozhatnak, mivel az atomokban a neutronszám különbözhet. Az azonos rendszámú de eltérő tömegszámú atomokat izotópoknak nevezzük.

Az elem rendszámát és tömegszámát a következőképpen jelöljük.

                                         tömegszám




                                            rendszám

Az elemek kémiai tulajdonságait elsősorban az elektronok száma határozza meg. Ezért az izotópok hasonló kémiai tulajdonságokkal rendelkeznek.

Az atomtömeg
Mivel egyetlen atom tömege rendkívül kis érték, nem az abszolút tömegükkel számolunk, hanem a különböző atomok egymáshoz viszonyított, relatív tömegét adjuk meg. Nemzetközi megegyezés alapján a C atom 12-es tömegszámú izotópjának (C-12) tömegét 12 atomtömegegységnek (ate) választjuk Így 1 atomtömegegység a C-12 atom tömegének tizenketted része.

1 ate = 1/12(1,99268×10-23 g = 1,66057×10-24 g

Az átlagos atomtömeg
A természetben előforduló elemek esetében átlagos atomtömegről beszélünk, mivel ezek többnyire különböző tömegszámú izotópok keverékei. Az egyes izotópok előfordulási aránya a Földön a legtöbb esetben állandó. Az átlagos atomtömeg számításánál az egyes izotópok relatív atomtömegét az előfordulási arányukkal súlyozzuk.

A mól, móltömeg és az Avogadro szám
A gyakorlatban azok az anyagmennyiségek amikkel dolgozunk (pl. 1g), óriási számú atomot tartalmaznak. Ezért célszerű volt definiálni egy olyan fizikai egységet, amely nagyszámú atom mennyiségét írja le. Ez az SI mennyiség a mól. A mól az az anyagmennyiség, amely ugyanannyi részecskét (atomot, molekulát, vagy iont) tartalmaz, mint ahány atom van 12 g szén-12 izotópban. A definíció alapján ez a kísérletileg meghatározott szám

1 mol = 6,022045×1023 részecske.

Ezt a számot Avogadro számnak hívják az olasz tudós Amedeo Avogadro
 tiszteletére.

A mól nemzetközi mértékegysége a mol (rövid o-val írva). 

A móltömeg egy molnyi anyag tömegét jelenti grammban, vagy kilogrammban kifejezve. Az atomtömeg és a móltömeg definíciójából következik, hogy az elemek móltömegének számértéke megegyezik az atomtömegükkel.

Molekulák, az atomok kombinációi

Molekula és kémiai képlet
A molekula két vagy több atomnak meghatározott sorrendben történt kapcsolódása kémiai erők által. A molekula az őt alkotó atomok valamennyi elektronját, protonját és neutronját tartalmazza. A molekulák leírására a kémiai képleteket használjuk, amelyben a molekulát alkotó elemek vegyjelei szerepelnek. A kémiai képletek több fajtáját is használjuk a molekulák leírására, attól függően, mit akarunk hangsúlyozni.

Összegképlet
Az összegképlet megmutatja, hogy pontosan hány atom van az adott molekulában az egyes elemekből. A legegyszerűbb molekulák mindössze két atomból állnak, ezeket kétatomos molekulának nevezzük. Ilyenek pl. a hidrogén (H2), nitrogén (N2), oxigén (O2), fluor (F2), klór (Cl2), bróm (Br2), jód (I2) és néhány különböző elem atomjaiból álló molekula, mint pl. a sósav (HCl), szénmonoxid (CO). A molekulák tartalmazhatnak kettőnél több egyforma, vagy eltérő atomot, mint pl. az ózon (O3), a víz (H2O), a kénsav (H2SO4). Ezeket a molekulákat többatomos molekuláknak nevezzük. Az oxigén (O2) és az ózon (O3) ugyanannak az elemnek különböző megjelenési formái. Ezeket allotróp módosulatoknak nevezzük. Ilyen allotrópok pl. a grafit és a gyémánt, a szén két különböző formája.

Tegyünk különbséget a molekula és a vegyület között. A vegyület olyan anyag, amely két vagy több elem atomjaiból áll, míg a molekula két vagy több (azonos vagy különböző) atomot tartalmaz. Így pl. a F2 képlet egy molekulát reprezentál, és nem vegyületet, mert csak egyféle elem atomjait tartalmazza. Ugyanakkor az NH3 képlet molekulát is szimbolizál (mert négy atomból áll) és vegyületet is (mert kétféle elemet tartalmaz).

Tapasztalati képlet

A tapasztalati képlet megmutatja mely elemek alkotják a kérdéses molekulát, és hogy mi ezeknek az elemeknek a legegyszerűbb egész számú aránya a molekulában. Pl. a hidrogénperoxid molekula képlete H2O2, azaz egy molekulában 2 H atom és 2 O atom van. A tapasztalati képlete viszont HO, mert a két elem aránya 1:1. Sok esetben a tapasztalati képlet megegyezik a molekulaképlettel pl. CO2, NH3, H2O.

Szerkezeti képlet

Megadja a molekulában levő atomok kapcsolódási sorrendjét. Pl. a víz szerkezeti képlete H-O-H. A vegyészek számára fontos ismerni a molekulák térbeli szerkezetét is. A szerkezeti képlet erről általában nem ad felvilágosítást.

Molekulatömeg
A molekulatömeg az atomtömegek összege a molekulában. Pl. a víz molekulatömege:

2(H atomtömeg) + O atomtömeg

vagy

2(1.008 ate) + 16.00 ate = 18.02 ate

Móltömeg
A móltömeg egy mol vegyület grammban vagy kilogrammban kifejezett tömege. Számértékileg megegyezik a molekulatömeggel.

Ionok és ionos vegyületek

Ha egy semleges atomból vagy molekulából eltávolítunk elektronokat, vagy hozzájuk adunk elektronokat, töltött részecskéket, ionokat nyerünk. A pozitív töltésű ionok a kationok, a negatív töltésűek az anionok. Vannak olyan vegyületek, amelyeket ionok alkotnak, ezek az ionos vegyületek. Ilyen pl. a közismert konyhasó (NaCl), amely azonos számú Na+ és Cl- iont tartalmaz háromdimenziós térhálós elrendezésben. Az ionos vegyületek össztöltése (is) mindig zérus.

Kémiai reakciók vizes oldatokban

Az oldat két vagy több anyag homogén keveréke. A kisebb mennyiségben jelenlevő anyagot oldott anyagnak, a nagyobb mennyiségben jelen levőt oldószernek nevezzük. Az oldat lehet gáz (pl. levegő), folyadék (pl. tengervíz), vagy szilárd halmazállapotú (pl. ötvözetek). A következőkben a vizes oldatokról lesz szó.

Az elektrolit vízben való oldódásakor vezeti az elektromosságot. A nem-elektrolit vízben oldódik ugyan, de nem vezető, vagy gyengén vezető oldatot ad.

Az elektrolitok vízben oldva ionokra disszociálnak, amelyek elektromos térerő hatására elmozdulnak az oldatban, vagyis vezetik az áramot. Az ionokat a vizes oldatban víz molekulák veszik körül, ezt a folyamatot hidratációnak nevezzük. Az erős elektrolitok disszociációja teljesen végbemegy. A gyenge elektrolitoké csak részleges.

Csapadékos reakciók

Bizonyos, vízben oldott ionok csapadék képződése közben reagálnak. A csapadék szilárd, szinte teljesen oldhatatlan anyag, amely kiválik az oldatból. Példa a csapadékképződési reakcióra a báriumszulfát képződése.

BaCl2 (aq) + Na2SO4 (aq) ( BaSO4 (sz) + 2NaCl (aq)

A keletkező csapadékot aláhúzással jelölik. A fenti egyenletet molekula egyenletnek nevezik, mert úgy írja fel a reakciót, mintha a résztvevő anyagok molekulaként vennének részt benne. A valóságban nem ez a helyzet, mert a vegyületek ionokra disszociálva vesznek részt a reakcióban. Az ezt leíró ionegyenlet a következő:

Ba2+ (aq) +2Cl-(aq) + 2Na+ (aq) + SO42- (aq) ( BaSO4 (sz) + 2Na+ (aq) +2Cl- (aq)

A Na+ és Cl- ionok az egyenlet mindkét oldalán változatlan formában szerepelnek, nem vesznek részt a reakcióban. Ezeket szemlélődő ionoknak nevezzük. A nettó ionegyenlet, elhagyva a szemlélődő ionokat, a következő:

Ba2+ (aq) + SO42- (aq) ( BaSO4 (sz)

Az 18. táblázat néhány ökölszabályt ad arra nézve, hogy mely anyag oldódnak jól vízben, illetve melyek képeznek csapadékokat.

18. táblázat

1. Az összes alkálifém vegyület jól oldható.

2. Az összes ammónium (NH4+) só oldható.

3. Az összes nitrát (NO3-), klorát (ClO3-), és perklorát (ClO4-) só jól oldódik.

4. A legtöbb hidroxid (OH-) oldhatatlan. Kivételek az alkáli fémek hidroxidjai és a bárium hidroxid (Ba(OH)2). A kalcium hidroxid (Ca(OH)2) gyengén oldható.

5. A legtöbb kloridot (Cl-), bromidot (Br-) és jodidot (I-) tartalmazó vegyület jól oldható. A kivételek az Ag+-t, Hg22+-t és Pb2+-t tartalmazók.

6. Az összes karbonát (CO32-), foszfát (PO43-), és szulfid (S2-) oldhatatlan csapadékot ad. Kivételek az alkáli és ammónium sók

7. A legtöbb szulfát vegyület jól oldható. A kalcium szulfát (CaSO4) és ezüst szulfát (Ag2SO4) gyengén oldódnak. A bárium szulfát (BaSO4), higany szulfát (HgSO4), és az ólom szulfát (PbSO4) oldhatatlanok.

A vegyületek oldódási képességét az oldhatósággal, számszerűsítjük. Az oldhatóság megadja, hogy hány gramm anyag képes maximálisan feloldódni adott hőmérsékleten adott 100 g oldószerben.

Sav-bázis reakciók
Az Arrheniustól származó meghatározás szerint a savak vizes oldataikban H+-t adnak le, a bázisok pedig OH- iont. A sav-bázis reakciót semlegesítési reakciónak is nevezik. Ennek során só és víz keletkezik. A só olyan ionos vegyület, amely kationként nem H+-t és anionként nem OH--t, vagy O2--t tartalmaz. A sav-bázis reakciók a következőképpen csoportosíthatók.

Erős sav és erős bázis reakciója

Jó példa erre a következő reakció:

HCl (aq) + NaOH (aq) ( NaCl (aq) + H2O (f)

Mivel mind a HCl, mind a NaOH erős elektrolitok, teljesen disszociálnak vízben, ezért az ionegyenlet a következő:

H+ (aq) + Cl- (aq) + Na+ (aq) + OH- (aq) ( Na+ (aq) + Cl- (aq) + H2O (f)

Elhagyva a szemlélődő ionokat:

H+ (aq) + OH- (aq) ( H2O (f)

Erős sav és gyenge bázis reakciója

Ilyen reakció a salétromsav reakciója ammóniával.

HNO3 (aq) + NH3 (aq) ( NH4NO3 (aq)

Mivel a HNO3 teljesen disszociált állapotban van, az ammónia azonban főleg disszociálatlan formában van jelen, az ionegyenlet a következő:

H+ (aq) + NH3 (aq) ( NH4+ (aq)

A szemlélődő ion ebben a reakcióban a NO3- ion.

Gyenge sav és erős bázis reakciója

Vegyük a

HF (aq) + NaOH (aq) ( NaF (aq) + H2O (f)

reakciót, ahol a hidrogénfluorid gyenge sav. Mivel főleg disszociálatlan formában van jelen, az ionegyenlet a következő alakot ölti.

HF (aq) + OH- (aq) ( F- (aq) + H2O (f)

A szemlélődő ion a Na+.

Gyenge sav és gyenge bázis reakciója

Mivel egyik kiindulási anyag sincs nagymértékben disszociálva, a reakciót így írhatjuk fel:

CH3COOH (aq) + NH3 (aq) ( CH3COO- (aq) + NH4+ (aq)

A fenti reakciótípusokból kiderül, hogy a sav-bázis reakció során, ha ekvimoláris mennyiségű savból és bázisból indulunk ki, a reakció végén só képződik és nem marad se sav se bázis.

Redox reakciók
Az oxidáció elektronleadással járó folyamat, a redukció pedig elektronfelvétellel járó. A két folyamat mindig egymással párhuzamosan játszódik le. Az oxidációs szám az a töltés amivel az atom a molekulában (vagy ionos vegyületben) rendelkezne, ha az elektronokat az elektronegatívabb atomhoz rendelnénk.

A következő szabályok segítenek meghatározni az elemek oxidációs számát.

· Az elemi állapotban levő, vegyületet nem alkotó anyagok oxidációs száma 0.

· Egyatomos ionok oxidációs száma megegyezik a töltésükkel.

· Vegyületeikben minden alkálifém oxidációs száma +1, az alkáliföldfémeké +2 és az alumíniumé +3.

· Az oxigén oxidációs száma legtöbb vegyületében -2, kivéve, a hidrogénperoxidban (H2O2) és a peroxidionban (O22-), ahol -1.

· A hidrogén oxidációs száma +1, kivéve ha biner vegyületekben fémekhez kötődik (LiH, NaH, CaH2), amikoris -1.

· A fluornak minden vegyületében -1 az oxidációs száma.

· Semleges molekulában az atomok oxidációs számának összege 0. Többatomos ionokban megegyezik az ion töltésével.

A redox reakciók rendezését a következőképpen hajthatjuk végre.

1. lépés. Írjuk fel a reakció egyenlet vázát. Pl.

Fe2+ + Cr2O72- ( Fe3+ + Cr3+
Bontsuk két félreakcióra:

oxidáció: Fe2+ ( Fe3+ 

redukció: Cr2O72- ( Cr3+
2.  lépés. Számítsuk ki a leadott és felvett elektronok számát az oxidációs szám változása alapján.

A Fe2+ ion oxidációs száma +2, a Fe+3-é +3, tehát a Fe2+ leadott 1 elektront.

A Cr2O72- ionban a Cr oxidációs száma +6 (az oxigéné -2, 7 db oxigéné -14, ebből az ion töltése -2, a két Cr a maradék -12 töltést kell, hogy egyensúlyozza, azaz egy Cr oxidációs száma +6). Egy Cr oxidációs száma tehát +6-ról +3-ra csökken, tehát a Cr2O72--ban levő két Cr felvesz összesen 6 elektront.

3.  lépés. Egyenlítsük ki a leadott és felvett elektronok számát.

6Fe2+ + Cr2O72- ( 6Fe3+ + 2Cr3+
4.  lépés. Mivel a bal oldalon szerepelnek O atomok, a jobb oldalon pedig nem, a jobb oldalhoz víz molekulákat kell adni, 7 darabot.

6Fe2+ + Cr2O72- ( 6Fe3+ + 2Cr3+ + 7 H2O

5.  lépés. Mivel a jobb oldalon most H atomok jelentek meg, a baloldalhoz H+ ionokat kell adnunk, azért is mivel a reakció savas közegben játszódik.

6.  14H+ + 6Fe2+ + Cr2O72- ( 6Fe3+ + 2Cr3+ + 7 H2O

7.  lépés. Ellenőrizzük, hogy a bal oldalon megjelenő atomok száma megegyezik-e a jobb oldalon levőkével. 

B.o.:14 H + 6 Fe + 2Cr + 7O             J.o.:6 Fe + 14 H + 2Cr + (2(7) H + 7O

8.  lépés. Ellenőrizzük az egyenlet két oldalán a töltésegyensúlyt.

B.o.:+14+(6(2)-2=24          J.o.:+(6(3)+(2(3)=24
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Kémia jegyzet menedzser asszisztens hallgatóknak

45. ábra

A Br2 koncentrációjának változása az idõben
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