VIII. Vodík, kyslík, peroxid vodíku, voda.
Postavení vodíku v PSP, výskyt, příprava, výroba vlastnosti, použití, sloučeniny.

Postavení kyslíku v PSP, výskyt, příprava, výroba vlastnosti, použití, sloučeniny.
Voda a peroxid vodíku. Autoprotolýza vody, iontový součin vody, pH.

VODÍK H (HYDROGENIUM)
Protonové číslo 1, molární hmotnost 1,008g/mol, elektronegativita 2,2, elektronová konfigurace 1s1.

Výskyt: volný H2 (na Slunci, ve vesmíru,…)
vázaný H2O, uhlovodíky, kyseliny
Příprava: v Kipově přístroji- HCl protíká zinkem, vzhůru uniká H2, dolů teče ZnCl2.                 Zn+2HCl→H2+ZnCl2
2Na+2H2O→2NaOH+H2

Fyzikální vlastnosti: bezbarvý a bezzápachý plyn
Průmyslová výroba: termickým rozkladem methanu: CH4→C+2H2
elektrolýza vody; vedlejší produkt elektrolýzy vodného roztoku NaCl

doprava v ocelových lahvích označených ČERVENÝM PRUHEM.

Chemické vlastnosti+Sloučeniny: 
Vodík vytváří 3 izotopy-11H(1p+, 1e-, 0n0)=protium; 12H=deuterium; 13H=tritium.
Atomový=singletový H=vodík ve stavu zrodu je velmi reaktivní(není inertní) -je výbušný, ale molekulový H2 reaktivní není. H2 reaguje, když mu dodáme energii (H2+O2→H2O =výbuch; v malém množství se říká, že vodík štěká. H2+3N2→2NH3; H2+Cl2→2HCl). Vodík vytváří aniont i kationt.
H+→kyseliny, …

H-→hydridy alkalických kovů  a kovů alkalických zemin.

Využití: V chemické výrobě buď jako výchozí látka nebo jako redukční činidlo(CuO+H2→Cu+H2O

Hydrogeneze=vnášení vodíku do organické sloučeniny(např. oleje-vzniká ztužený tuk)

Termonukleární syntézy na Slunci.

Balóny-vodík je lehčí než vzduch. Ale je výbušný.

Palivo v raketových motorech.
KYSLÍK O (OXYGENIUM)
Protonové číslo 8, molární hmotnost 16g/mol, elektronegativita 3,5, elektronová konfigurace /He/2s2 2p4-je dvojvazný a tvoří oxidy O-II a peroxidy(O2)-II.
Výskyt: volný O2-21% atmosféry

O3-ozón. Vzniká vlivem ultrafialového záření a vyskytuje se buď 10 km nad zemí=ozónosféra, kde zabraňuje průchodu UV záření; nebo těsně nad povrchem Země=přízemní ozón, který vzniká díky automobilovému průmyslu (zvýšeným UV zářením a přítomností dusíku), je jedovatý-způsobuje bolesti hlavy a záněty spojivek.

O rozpuštěný ve vodě-čím je teplota vody vyšší, tím je kyslík méně rozpustný

vázaný H2O,oxidy(křemen,krevel), kyslíkaté soli(alabastr, mramor)
Fyzikální vlastnosti: bezbarvý, bezzápachý  a bezchutý plyn. Při změně tlaku dokážeme změnit skupenství na kapalné i pevné-pak je kyslík jasně modrý.
Příprava: rozklad HgO: 2HgO→2Hg+O2
rozklad BaO2(peroxid barnatý): 2BaO2→2BaO+O2
rozklad KClO3: 2KClO3→2KCl+3O2
5H2O2+2KMnO4+6HCl→5O2+8H2O+2KCl+2MnCl2
Průmyslová výroba: destilace zkapalněného vzduchu
elektrolýza vody
doprava v ocelových lahvích označených MODRÝM PRUHEM.

Chemické vlastnosti+ Sloučeniny: Kyslík je velmi reaktivní. Nejčastěji je oxidačním činidlem, takže se redukuje. Povrchová oxidace (např. železa) se nazývá koroze.Hoření(spalování)=reakce látka s kyslíkem, při které se vyprodukuje hodně energie.

Oxidy: -O- O-II oxidy jsou podle polarity vazby kovalentní, kovalentní s polární vazbou nebo iontové (ty jsou většinou pevné a rozpustné ve vodě). Podle reakce s H2O oxidy dělíme na kyselinotvorné(vytváří kyselinu nebo kyselý roztok; p-prvky), zásadotvorné (vytváří zásadu nebo zásaditý roztok; s-prvky), amfoterní (nereagují s H2O, ale reagují s kyselinami i zásadami; d- a p-prvky) a netečné (nereagují s ničím).
Peroxidy:-O-O- (O2)-II.
Využití: V chemických technologiích.
V chemickém průmysl jako oxidační činidlo.

Dýchací přístroje.

PEROXIDY

-O-O- (O2)-II → peroxidová skupina 

H2O2- sirupovitá, bezbarvá kapalina

- dezinfekční účinky

- 2H2O2 → 2H2O + O2 ... rozklad probíhá velmi pomalu, a proto se používá katalyzátor burel = MnO2
- oxidační i redukční účinky (projeví se v přítomnosti silnějšího oxid. činidla)

 oxidace: 2I- + H2O2 + 2H3O+ → I2 + 4H2O
 redukce: 5H2O2 + 2MnO4- + 6H3O+ → 5O2 + 2Mn2+ + 14H2O
 Na2O2- práškovitá látka, používaná v laboratořích jako xid. činidlo nebo při výrobě pracích prostředků

 BaO2- práškovitá látka, používaná na bělení hedvábí a rostlinných vláken, na obarvování olovnatých skel

VODA H2O
- životně důležitá kapalina, v přírodě hojně rozšířená, vše probíhá ve vodných roztocích

- zabírá 2/3 zemského povrchu

- v přírodě je neustálý koloběh vody, je složkou minerálů, půdy a vzduchu

- kapalnost vody je způsobena vodíkovými můstky
Fyzikální vlastnosti:- bezbarvá kapalina, bod varu 100°C × bod tání 0°C

- má vyšší hustotu jako kapalina než jako pevná látka (led)

- nejvyšší ρ při 4°C, což má hlavní význam pro vodní Ž (rybník nepromrzne až na dno)

- má 3 skupenství:

 a, led- krystalizuje v šesterečné soustavě

 b, kapalina- molekuly se shlukují po 7 (na každou molekulu se váže 6 dalších pomocí vodíkových můstků), což způsobuje vysoký bod varu i zvýšenou ρ vody

 c, pára
Chemické vlastnosti:- obsahuje polární vazby, a proto je polárním rozpouštědlem (rozpouští polární i iontové l.)

- vytváří vodíkové můstky

- slabě vede elektrický proud = slabý elektrolyt, slabě je disociována na ionty

 H2O + H2O → H3O+ + OH-
- má schopnost rozpouštět plyny O2, CO2 → je to závislé na teplotě (čím vyšší teplota, tím vyšší obsah O2)
- tvrdost vody- a, přechodná tvrdost- způsobená hlavně ionty (CO3)-II, které jsou ve vodě nerozpustné a odstraní se varem, kdy se vylučuje kotelní kámen (CaCO3) Ca(HCO3)2 → CaCO3 + H2O + CO2 bílá sraženina, která se usadí na dně 
 b, trvalá tvrdost- způsobená ostatními ionty (hlavně SO42-, Cl-, NO3-)

- nelze odstranit varem, odstraní se přidáním chemikálií

 CaSO4 + Na2CO3 → CaCO3 + Na2SO4 

- soda se přidává do všech pracích prášků na změkčování vody

- změkčování vody = odstranění tvrdosti varem či sodou

- zanášení kotelním kamenem je nepříjemné pro některé průmyslové pochody (chladící zařízení, topení)

- pitná voda- měla by mít kolem 7°N → tvrdé vody- 10°N × měkké vody- pod 4°N
- pitná voda se připravuje ve vodárnách (usazování, filtrace, dezinfekce chlore, ozonem, UV zářením)

- nutnost čištění odpadních vod!

- těžká voda = deuterium D2O- má vyšší molekulovou hmotnost než voda

- je přítomna v normální vodě (odděluje se elektrolýzou)

- používá se jako moderátor do atomových reaktorů

PROTOLITICKÝ DĚJ; KYSELINY A ZÁSADY
Arheniova teorie kyselin a zásad

Kyselina=acidum je látka, která ve vodě disociuje, odevzdává vodíkový kationt a vytváří oxoniový kationt.

HCl+H2O→H++Cl-+H2O→H3O++Cl-
Zásada=baze je látka, která ve vodě disociuje na (sodíkový) kationt  a hydroxidový aniont.

NaOH+H2O→Na++OH-+H2O

→reakce kyseliny a zásady=neutralizace

H3O++Cl-+Na++OH- →NaCl+2H2O

Bronstedova teorie 

HA+B→A-+HB+
Kyselina (HA) je látka schopná odštěpit proton.

Zásada (B) je látka schopná tento proton přijmout.
→ H3O++ OH- →2H2O   → H3O+ je kyselina; OH- je zásada.( z toho vyplývá, že voda je amfoterní látka/=látka, která se chová jako kyselina i jako zásada/, která je schopna ve vodném prostředí přijmout i odevzdat proton. Tato reakce se nazývá AUTOPROTOLÝZA VODY.). Amfoterní je také např. NH3.
Konjugované páry

Z kyseliny odštěpením vodíkového kationu vznikne konjugovaná baze.(HA →A-)

Platí, že ze silné kyseliny vznikne slabá zásady a ze slabé kyseliny silná zásada.
Ze zásady přijmutím vodíkového kationu vznikne konjugovaná kyselina. (B →HB+)
Platí, že ze silné zásady vznikne slabá kyselina a ze slabé zásady silná kyselina.

Konjugované páry se vždy liší o jeden H+.

Síla kyselin a zásad
HCl+H2O→Cl-+HO+
· Konstanta acidity KA: 
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Silné kyseliny: KA=10-2
Slabé kyseliny: KA=10-4
Velmi slabé kyseliny: KA<10-7
· Sílu kyselin a zásad určujeme pomocí pH. To vychází z rovnovážné konstanty autoprotolýzy vody→DISOCIAČNÍ KONSTANTA.
aA+bB →cC+dD
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IONTOVÝ SOUČIN VODY:
2H2O →H3O++OH-
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Vychází z -log K(K=10-1 →pK=1)
         H2O   +   H2O →         H3O+                    +           OH-
                      mol/dm3             c=10-7mol/dm3       c=10-7mol/dm3
Dosazením do iontového součinu vody získáme KV=10-14
                                                                             pKV=14  
pKV=p[H3O+]+p[OH-]  

14=pH+pOH

pH=14-pOH       pH=-log[H3O+]
Platnost těchto výpočtů je reálná pro c=10-1-10-7, u vyšších koncentrací se to takto vypočítat nedá. Pokud je koncentrace dané látky vyšší než 10-1, musíme uvažovat vzájemné působení částic a místo výpočtu z disociační konstanty používáme aktivitu.

Stupnice pH: pH=0-7→kyseliny

pH=7→neutrální látky

pH=7-14→zásady
Silné kyseliny jsou většinou anorganické kyseliny. 4ím je poměr mezi počtem atomů H a O v kyselině větší, tím je kyseliny silnější.

Slabé kyseliny jsou buď organické kyseliny nebo kyseliny s vyrovnaným poměrem počtu atomů H a O v molekule.

Pro c>10-1 (např. c=5,2mol/l): ionty se navzájem ovlivňují, takže neplatí prostý výpočet pH. Ve výpočtu tedy použijeme aktivní koeficient (v tabulkách).
Pro c<10-7: → c roztoku=c/H3O+; příp. OH-/ + c/kyseliny/
Př.: Do vody jsme přidaly kapku kyseliny c=2,5*10-9. Jaké je výsledné pH roztoku?

c=1*10-7 + 2,5*10-9

c=1,025*10-7
pH=-log(1,025*10-7)=6,9

· pH slabých kyselin a zásad: slabé kyseliny a  zásady nedisociují úplně, takže neznáme koncentraci iontů.
HCOOH→H3O++HCOO-
Jestliže disocioval 1 mol HCOOH, nevíme, kolik vzniklo H3O+, protože všechny molekuly nedisociovaly→počítáme s KA. Odvozené vztahy vypadají takto:

pH=1/2 (pKA-log/ckyseliny/)                     -pro kyseliny

pH=14-1/2 (pKA-log/czásady/                  -pro zásady

Př.: Na přípravu roztoku NH3 jsme použily 1 l NH3. Celkový objem roztoku je 50 l. Jaké je pH roztoku, jestliže pKNH3=4,755.

n=V/Vm=1/22,4=0,04464
c=n/V=0,04464/50=8,928*10-4
pH=14-1/2 (pKA-log/czásady/)=14-1/2(4,755+3,04925)=14-3,90212=10,1
Hydrolýza solí

Většina solí je rozpustná a ve vodném roztoku tvoří ionty (kromě CaCO3, chloridů-NaCl,…)

KNO3+H2O →K++NO3-
Platí, že ze silné kyseliny vznikne slabá zásady a ze slabé kyseliny silná zásada.
Platí, že ze silné zásady vznikne slabá kyselina a ze slabé zásady silná kyselina.

Silné kyseliny a zásady reagují s vodou a vytváří konjugovaný pár. Slabé zásady a kyseliny zůstanou disociované.(Např. Fe(NO3)2-kovové ionty vytváří s vodnými ionty hydroxidy=sraženiny→kyselé reakce)

1. Neutrální reakce: 

NaCl+2H2O→Na++Cl-+H3O++OH-
2. Kyselá reakce: (zůstává H3O+)
NH4Cl+2H2O→NH3++Cl-+H3O++OH-→NH3+H2O+Cl-+H3O+
3. Zásaditá reakce: (zůstává OH-)
CH3COONa+2H2O→CH3COO-+Na++H3O++OH-→CH3COOH+H2O+Na++OH-
4. Neutrální reakce:

CH3COONH4+2H2O→CH3COO-+NH4++H3O++OH-→CH3COOH+NH3+2H2O
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