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UhikanalQisist

Mootiihik on fiiiisikalise suuruse kindel véirtus, millega vorreldakse mdoddetavaid suuruseid.
Arvutusiilesannete lahendamisel tuleb alati podrata tidhelepanu korrektsete tihikute kasutamisele.
Lihteandmete iihikutest peab tulenema ka vastuse iihik, mistdttu voib iihikute abil kontrollida
arvutuskdigu Gigsust voi tuletada lihtsamatel juhtudel ka vastuse saamiseks vajalik seos. Néiteks
teades tiheduse iihikut, ei ole tarvis meeles pidada tiheduse definitsioonvalemit, sest selle saab
ithikust tuletada. Koolikeemia tiiiipiliste arvutusiilesannete lahendamiseks ei ole vaja valemeid péhe
oppida, sest need saab tuletada vastuse tihikust.

Ainult samade iihikutega fiiiisikalisi suurusi on vdimalik omavahel vorrelda, liita, lahutada
vOi vordsustada. Aga ka erinevate lihikutega suurustest on voimalik leida suhe ning neid korrutada
ja jagada. See tdhendab, et samad iihikud murrujoone lugejas ning nimetajas on voimalik arvutustes
vélja taandada.

Suuruste ja nende ihikute vahel saab leida vastavusi, mida voib kirjutada

iileminekuteguritena iihelt suuruselt teisele. Uleminekutegur niitab, mitu iihe suuruse mddtiihikut

1t ~. 1000 kg
vO
1000 kg 1t

vastab teise suuruse mootiithikule. Néiteks 1 tonnile vastab 1000 kg ( ). Selle niite

puhul kirjeldavad vastavuses toodud tihikud sama suurust (1 t = 1000 kg). Ent {ileminekuteguri v3ib

leida ka erinevate suuruste vahel, mida vordsustada ei saa. Kui maasikad maksavad 3 eurot

. . .. . 1k ~. 3eurot
kilogrammi kohta, siis vastab 1 kg maasikatele 3 eurot (3 eurgot Vol =

). Uleminekuteguri abil

saaks nditeks 2 tonni kilogrammideks teisendada jérgnevalt:

1000 kg
t.—
1t

Kui on vaja teada, palju maasikaid saab 9 euro eest, siis voib kirjutada:

= 2000 kg

9 eurot- 8 _ 3
euro 3 eurot &

Mbolemal juhul taandub soovimatu iihik (tonn vdi euro) arvutuses vilja ning jirgi jddb soovitud

tihik.



Kasuta iihikanaliiiisi selleks, et teisendada g/cm’ iihikutesse t/1.'

Lahendus
Kirjutame vélja iileminekutegurid ning korrutame need algse iihikuga nii, et iithikud taanduks

10ppvastuses sobival viisil vélja:

1g- 1kg 1t
1000
15— 8 1000k _ 0,001 t/1
cm 1cm3.1—1
1000 cm3

Kiiiinla pdlemise kiirus on 3 cm/h. Kui 10 kiitinalt pdlevad samaaegselt 200 minutit, siis mitu cm
vaheneb kdigi kiitinalde kogupikkus? Vormista arvutus tihikanaliiiisi kasutades.
Lahendus

200 min 1h 3 cm

- . =100
1 (kiiiinal) 60 min 1h cm

V =10 (kiitinal) -

Pane tihele, et ,(kiilinal)” ei ole tegelikult {ihik, ent on arvutusesse kirjutatud selleks, et oleks
lihtsam jélgida, millise péritoluga arv on. Pikemates arvutustes voib selline tdhistusviis kasulikuks

osutuda.

Tehted ligikaudsete arvudega

Mootmiste tulemustena saadud arvud on ligikaudsed. Tédpsed on ainult arvud, mis on
tdpsetena defineeritud voi otseselt loendamise tulemusena saadud. Niiteks on valguse kiirus tépselt
299 792 458 m/s, sest meetri pikkus on defineeritud valguse kiiruse kaudu. Samuti on iihes
kilogrammis definitsiooni kohaselt tépselt 1000 grammi. Ligikaudsete arvudega arvutamisel tuleb
arvestada, et 10ppvastus ei tohiks olla tdpsem kui ldhteandmed. Arvude tdpsust saab hinnata

tilvenumbrite kaudu. Tivenumbrid on koik ligikaudses arvus esinevad numbrid, mida loetakse

Oigesti méadratuks (st viga ei iileta selle numbriga téhistatud jargule eelnevat jarku poole vorra).

Ligikaudsete arvude tiivenumbrid (tdhistatud rasvasena) on a) tdisarvu korral kdik numbrid,
v.a viimased nullid, mis néitavad suurusjirku (nt 562, 5620), b) kiimnendmurru korral koik
numbrid pérast nulli (nt 2,013, 2,00), c¢) standardkujulise arvu korral kdik numbrid, mis on
suurusjirgu kordajaks (nt 7,2-10°, 9,100-10%). Kui tidisarvus on ka mdni 1dpunullidest tivenumber,
siis tdhistatakse viimane tiivenumber eraldi, harilikult kriipsuga (nt arvus 34 000 on neli

tiilvenumbrit ja kriipsu voib tdommata ka tlivenumbri kohale).

' Siin tihistab 1 liitrit. Liitrit tdhistatakse erinevates allikates nii suure L-ga kui ka viikese 1-ga.
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Tuvenumbrite kasutamise reeglid:

1) Ligikaudsete arvude korrutises ja jagatises sdilivad nii mitu tiivenumbrit, kui neid on vdhima
tiivenumbrite arvuga ligikaudses arvus.

Nt 6,2-8,94 =~ 55 ja 5,800:2,22 =~ 2,61

2) Ligikaudsete arvude liitmisel ja lahutamisel {imardatakse summa ja vahe madalaima iihise
jérguni.

Nt 108 + 10 = 120 ja 123,45 - 10,0 = 113,5

Kui iilesandes on vaja enne 10ppvastust vilja arvutada vahevastuseid, siis peab vahevastuste

tipsus olema vihemalt tthe tiivenumbri voOrra suurem kui I0ppvastuses, et véltida imardamisest

tingitud viga l0ppvastuses. Mitmete jirjestikuste vahevastuste puhul voib isegi lihe tiivenumbri

lisaks hoidmine olla timardamisvea viltimiseks ebapiisav, mistdttu voiks vahevastused anda pigem
kahe tlivenumbri vorra suuremana kui I0ppvastus. Koige parem on kasutada vahevastuseid
minimaalselt ning sooritada arvutus voimalikult jdrjest, sest lisaks timardamisvea tekkevdimalusele
kulutab vahevastuste kirjutamine aega ning suurendab ,,ndpuvigade” tegemise vOimalust. Paljusid
keemiaiilesandeid saab hdlpsasti lahendada iihel murrujoonel (iihikanaliiiis on sealjuures abiks),

kuigi Oppimise kdigus on algajatele sageli mugavam koik vahetehted eraldi vélja kirjutada.

Ainehulk ja selle seos massiga

Keemilistes reaktsioonides paiknevad aatomid {imber, ent aatomite arv jddb samaks.
Seetottu on arvutustes vaja sageli kasutada ainehulka: osakeste arvu kaudu véljendatud aine
kogust. Kuna makromaailma ainekogused sisaldavad vdga palju mikromaailma osakesi, kaasneks
osakeste arvu rakendamine arvutusi tiilikate astmetega. Seetdttu loendatakse osakesi mooli
kasutades. Uks mool sisaldab ligikaudu 6,02-10* osakest.

Molekulis sisalduvate aatomite masside summa annab molekuli massi. Aatomite massid on
perioodilisussiisteemis viljendatud suhtelistes iihikutes, mis nditavad, mitu korda on aatomi mass
suurem kui aatommassiiihik (1 aatommassiithik ~ 1,66:102" kg, mis on ligikaudu vdrdne iihe
prootoni vdi neutroni massiga®). Seetdttu esitatakse ka iihe molekuli massi ehk molekulmassi
harilikult suhtelise molekulmassina: iihikuta suurusena, mis naitab, mitu korda on molekuli mass
suurem kui aatommassiiihik. Soolad vdi médramatu suurusega aatomite kogumitest (nt teemant voi
Si0,) koosnevad ained on mittemolekulaarsed. Mittemolekulaarsete ainete puhul on digem
molekulmassi asemel rddkida pigem nn valemmassist (aine valemis esitatud aatomite summaarne
mass). Ent praktikas nimetatakse sageli ,,molekulmassiks” ka suurust, mida oleks tdpsem kutsuda

,,valemmassiks”.

2 Tipse definitsiooni jirgi on aatommassiiihik 1/12 siisiniku isotoobi '>C aatomi massist.
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Uhe mooli osakeste massi nimetatakse vaadeldavate osakeste molaarmassiks. Harilikult
kasutatakse molaarmassi modtithikuna g/mol, ehkki SI siisteemis on tihikuks kg/mol. Suhteline

molekulmass (valemmass) on arvuliselt vordne molaarmassiga antuna ithikutes g/mol. Molaarmassi

abil saab aine kogust teades vilja arvutada ainehulga.

Allpool on kujutatud kaks iihesugust keeduklaasi. Uks neist sisaldab 1 kg vett (H,0O) ja teine sama
massi alkoholi (CH;CH,OH).

)

Kasutades sobiva tihedusega viikest palli, tehti jairgmine eksperiment.

-

Vesi Alkohol
a) Kummas keeduklaasis on vesi? Keeduklaasis A voi B?
b) Vottes arvesse, et keeduklaasides A ja B on vordne mass (1 kg) kumbagi ainet, arvuta, mitu
mooli kumbagi ainet on keeduklaasides A ja B!
¢) Jatkates punktis b) tehtud arvutusi, madira aatomite arvud vastavalt keeduklaasides A ja B.
Avogadro arv = 6,02 x 10* mol ™!
(C=12gmol’,H=1gmol',0=16 gmol ™)’
Lahendus
a) Pallieksperimendist selgub, et vdiksema tihedusega on alkohol, seega peab sama massiga
alkoholi ruumala olema suurem. Vesi on jérelikult keeduklaasis B.

b)

’ Pane téhele iihikute kirjutuskuju: murrujoone alla kirjutamise asemel kasutatakse negatiivset astendajat.
. e 1 2 a1 1 . . . .

Lihtsa matemaatika jirgi on nt = K=2 voi -, = cm ! ning kirjutuskuju valik on ainult kokkuleppe

kiisimus. Eestlastele on harjumuspirasem siiski murrujoonega kirjutuskuju, ent mujal maailmas kasutatakse

sageli negatiivseid astendajaid.
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1000 g 1 mol

n(H,0) = 1kg- = 55,55 ...mol = 60 mol

1kg 18g
(alkohol) = 1 kg - 2008 1mol_ . 3 ol ~ 20 mol
n(alkono = g 1kg 46g_ , .. MOl = mo

¢) Siin on oluline tdhele panna, et kiisitud on aatomite, mitte molekulide arvu. Lisaks moolide arvu

teisendamisele molekulide arvuks, tuleb seega tulemus 14bi korrutada aatomite arvuga iihendis:

6,02 - 1023 3 (aatomit)
1 mol 1 (H,0)

6,02 - 1023 9 (aatomit)
1mol 1 (CH;CH,0H)

n(aat.vees) = 55,6 mol (H,0) -

~ 1-102%% (aatomit)

n(aat. alkoholis) = 21,7 mol (CH;CH,O0H) -

~ 1-10%%(aatomit)

Ainete sisalduse valjendamine lahustes

Aine sisaldust saab kirjeldada komponendi koguse suhtena terviku suhtes. Massimurd (1.1)
nditab komponendi massi suhet terviku massi. Moolimurd (1.2) nditab komponendi moolide arvu
suhet tervikus sisalduvasse samaliigilisesse moolide arvu. Mahumurd (1.3) nditab komponendi

mahu suhet terviku mahtu.

m(komponent) (1.1)
- m(tervik)
n(komponent) (1.2)
- n(tervik)
V (komponent) (1.3)
~ 7 V(tervik)

Sageli viljendatakse massi-, mooli- ja mahumurd protsentidena: selleks tuleb korrutada
vastavad murrud 14dbi sajaga. Massiprotsent néditab komponendi massiiihikute arvu terviku 100
massilihikus. Mooliprotsent niitab komponendi moolide arvu terviku 100 moolis. Mahuprotsent
nditab komponendi mahuiihikute arvu terviku 100 mahuiihikus. Mooliprotsendilise sisalduse
tahistamiseks voidakse kasutada siimbolit %mol ning mahuprotsendilise sisalduse téhistamiseks

sumbolit %vol. Kui ulesandes esitatakse lihtsalt protsendiline sisaldus (%) ilma tiiendavate

tdpsustusteta, moeldakse selle all massiprotsenti.

Mahuprotsent on kontsentratsiooni viljendusviis, mille arvutamisega on lihtne eksida.
Nimelt ei ole vedelike segamisel saadava lahuse ruumala sageli vordne komponentide ruumalade
summaga. See on tingitud molekulidevaheliste joudude erinevustest ainete vahel ja aine molekulide
omavahelise ,,pakkimise” tdhususest (hernestega tdidetud purki mahub herneste vahele ikka liiva).
Vedelike ruumalade kahanemist segunemisel nimetatakse ka kontraktsiooniks. Seetdttu ei saa
nditeks 40 mahuiihiku puhta etanooli segamisel 60 mahuiithiku veega 100 mahuiihikut 40%vol

viina. 100 ml 40%vol viina saamiseks on vaja segada 40 ml puhast etanooli veega, kuni viina
11



ruumala ulatub 100 ml-ni. Mahuprotsentide liitmine ei pruugi anda summaks 100%. Mahuprotsendi

iilesannete puhul on oluline meelde jitta, et omavahel on liita/lahutada vdimalik massi vdi moolide
arvu, ent mitte ruumalasid. Kui on vaja arvutada kokku segatud vedelike mahuprotsenti, minnakse
10ppruumala saamiseks tihedust kasutades iile ruumaladelt massidele ning pérast tehteid massidega
uuesti massilt ruumalale.

Monikord kasutatakse ka molaalseid voi molaarseid kontsentratsioone. Molaalne
kontsentratsioon ehk molaalsus on aine moolide arv kilogrammi lahusti kohta. Molaalse
kontsentratsiooni iihikuks on mol/kg, ent sageli tihistatakse seda iihikut siimboliga m. Niiteks on
NaCl lahus molaalsusega 0,1 m = 0,1 mol/kg, mis tdhendab, et lahuse valmistamisel voeti {ihe
kilogrammi vee kohta 0,1 mooli NaCl. Molaarne kontsentratsioon (tdhis ¢) ehk molaarsus on aine
moolide arv iithes kuupdetsimeetris. Molaarsust kasutatakse harilikult, ent mitte alati, lahuste
kirjeldamiseks. Molaarse kontsentratsiooni ithikuks on mol/dm’, ent lithendatult tihistatakse seda

ithikut stimboliga M. Pane tdhele olulist vahet: molaarne kontsentratsioon on antud lahuse kohta,

ent molaalne kontsentratsioon lahusti kohta. Molaarne kontsentratsioon on tiiiipiliselt kasutusel

tiitrimise arvutustes, sest on nende arvutuste jaoks kdige mugavam kontsentratsiooni viljendusviis.
Aine sisalduse voOib anda ka massikontsentratsioonina, mis on aine mass Kkindlas
ruumalaiihikus (nt g/1). Véga véikeste kontsentratsioonide iseloomustamiseks on kasutusele voetud
tahistused ppm (ingl parts per million) — 1 osa ainet miljonis osas proovis, ppb (ingl parts per
billion) — 1 osa ainet miljardis osas proovis ning ppt (ingl parts per trillion) — 1 osa ainet triljonis
osas proovis. Tavaliselt on ppm, ppb ja ppt arvutatud aine ning proovi masside jirgi. Ainete
lahustuvus antakse tihti lahustunud aine massina lahusti massi kohta (mitu grammi ainet lahustub

tapselt 100 g lahustis ehk aine sisaldus g/100 g lahusti kohta).

Kiillastunud rubiidiumnitraadi lahus sisaldab 60 °C juures 67,2% soola. 20 °C juures on
rubiidiumnitraadi lahustuvus vdiksem ja kiillastunud lahus sisaldab ainult 34,6% soola.

a) Mitu grammi rubiidiumnitraati lahustub 60 °C ja 20 °C juures tdpselt 100 g vees?

b) 315 g kiillastunud rubiidiumnitraadi lahust jahutati maha temperatuurilt 60 °C temperatuurini 20
°C. Kui palju soola eraldus kristallidena lahusest?

Lahendus

a) Kui 100 g vees lahustub 60 °C juures x g ainet ja 20 °C juures y g ainet, saab kirjutada vorrandid:

X 0672
x+100

y
— 2 =10,346
y + 100

12



Vorrandite lahendamisel selgub, et 60 °C juures lahustub 100 g vees 204,878 g = 205 g soola ja 20
°C juures lahustub 100 g vees 52,905 g = 52,9 g soola.
b) 315 g rubiidiumnitraadi lahuses on 60 °C juures soola ja vett
m(sool, 60 °C) = 315g-0,672 = 211,68¢g
m(vesi) = 315g—211,68g = 103,32 ¢
Vilja kristallub ainult sool ja vee mass on kiillastunud lahuses sama ka 20 °C juures, seega saab

arvutada soola massi 20 °C juures vee massi jargi lahuses:

52,905 g (sool)
100 g (vesi)

m(sool, 20 °C) = 103,32 g (vesi) - ~ 54,661¢g

Vilja kristallub
m(eralduv sool) = 211,68 g — 54,661 g ~ 157 g

100 g 30,0% vaidvelhappe vesilahust lahjendati 134 g veega. Puhta véédvelhappe tihedus on 1,84
g/em® ning 30,0% viivelhappe lahuse lahjendamise tulemusena saadud 16pplahuse tihedus 1,09
g/em’.

a) Arvuta saadud lahjendatud 16pplahuses vddvelhappe massi- ja moolimurd ning massi-, mahu- ja
mooliprotsendiline sisaldus.

b) Arvuta vddvelhappe molaarne ja molaalne kontsentratsioon 1dpplahuses.

Lahendus

a) Viivelhappe massi leidmine on lihtne arvutus massiprotsendi pdhjal:
— 1008220 _ 30
m= 8 00 T 00V

Lahjendamisel saadud lahuse mass on lisatud vee ning 30,0% viadvelhappe lahuse massi summa,

seetdttu on vddvelhappe massimurd w alljargnev:
300g

=——=x (0,128
Y= 100g+134¢
Viidvelhappe massiprotsendiline sisaldus lahjendatud lahuses on seega 12,8%.
Viadvelhappe moolimurru ning mooliprotsendilise sisalduse saamiseks arvutame kdigepealt

vadvelhappe moolide arvu, kasutades vadavelhappe molaarmassi:

1
98,08 g ~ 0,30587 mol

Npape = 30,0 8-

Pane téhele, et kuna tegemist on vahevastusega, on seda hilisemate iimardamisvigade valtimiseks
moistlik anda suurema tidpsusega kui ldhteandmetes esinev minimaalne tiivenumbrite arv (kolm).
Analoogiliselt tuleb leida ka vee moolide arv. Vee hulga leidmiseks tuleb kdigepealt leida vee mass.

Selleks tuleb algsest 30,0% happe lahusest pirineva vee massile liita lisatud vee mass:
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Myesi = 1008 —30,0g+ 134g=204¢g

Jarelikult on 16pplahuses leiduva vee moolide arv alljargnev:

1
~ 11,321 mol
18,02 g mo

Nyesi = 204 g

Vidvelhappe moolimurd on seega
0,30587 mol

- ~ 0,0263
*have = 330587 mol + 11,321 mol

Viaivelhappe mooliprotsent on vastavalt 2,63 %mol.

Viaidvelhappe mahuprotsendi leidmiseks tuleb leida lahuses sisalduva puhta védavelhappe ruumala
ning ldpplahuse ruumala.

Puhta védvelhappe ruumala saame vidvelhappe massist ja tthedusest
3

1 cm 3
Vhape =30,0g- ~ 16,304 cm

1,84¢g
Ldpplahuse ruumala arvutame 16pplahuse massist ja tihedusest

1cm3

~ 3
1,09 g 214,68 cm

Vl()pplahus = (134 g+ 100 g) )

Siinkohal on oluline rohutada ka vdimalikku vale 10pplahuse ruumala leidmise lahendusviisi.

Kontraktsiooni tdttu oleks olnud ebadige arvutada 16pplahuse ruumala nii, et liita vee massi ning
tiheduse pohjal arvutatud vee ruumala puhta vaddvelhappe massi ja tiheduse pohjal arvutatud
vadvelhappe ruumalale.

Viidvelhappe digesti arvutatud mahuprotsent 16pplahuses on

. 16,304 cm3
Yovol = m 100 = 7,59

b) Vidvelhappe molaalse kontsentratsiooni leidmiseks Idpplahuses jagame eelmises alapunktis

leitud véaavelhappe moolide arvu vee massiga kilogrammides

b= 0,30587 mol 150 mol_150
T one. dke T kg T
1000 g

Vidvelhappe molaarse kontsentratsiooni leidmiseks 10pplahuses jagame happe moolide arvu

16pplahuse ruumalaga kuupdetsimeetrites

_ 0,30587 mol 142 mol — 142 M
C_21468 3.Lrn3~ ’ dm3_ ’
08 ™ T500 cm3

Etanooli lahuse koostist vdljendatakse ruumalaprotsentides (%vol). Tépselt 20 °C juures on lahuste
valmistamiseks kasutatavad vedelike tihedused jargmised: H,O — 0,99820 g/cm’, etanool — 0,78924

g/em’ ja 40,0 %vol etanooli vesilahus — 0,94805 g/cm’.
14



a) Arvutage, mitmes liitris 96,2 %vol etanooli lahuses (0,80608 g/cm”) sisaldub tipselt 4000 dm’
etanooli.

b) Arvutage, mitu liitrit vett on vaja 15000 dm” 40,0 %vol etanooli lahuse valmistamiseks i) puhtast
etanoolist, ii) 96,2 %vol etanoolist. iii) Arvutage, kui palju vett liitrites ja protsentides kulub 40,0
%vol etanooli lahuse valmistamiseks rohkem, kui kasutatakse 96,2 %vol etanooli asemel puhast
etanooli.

Lahendus

a) Etanooli lahuse ruumala arvutame mahuprotsendi jérgi:

_ 4000 dm3
V(96,2 %vol etanooli lahus) = —og7 — ~ 4160 dm?3
100

b) i) Kdigepealt tuleb leida valmistamiseks kulunud puhta etanooli ruumala, et arvutada tiheduse
pohjal puhta etanooli mass. Ruumala anname kuupsentimeetrites, sest tihedus on antud
kuupsentimeetri kohta.

1000 cm® 40,0

= 6,00 - 105 cm3
Tdm? 100 cm

V (etanool) = 15000 dm? -

Ruumala pdhjal saab leida etanooli massi:

0,78924 ¢
1 cm3

Vee ruumala saab leida tihedust kasutades vee massi kaudu. Vee massi leidmiseks on vaja leida

m(etanool) = 6,00 - 10°cm?3 - ~ 4,7354-10°%g

40,0 %vol etanoolilahuse kogumass ning lahutada sellest maha etanooli mass.
1000 cm® 0,94805 g
1 dm3 1 cm3

1 cm3 11
£°0,99820 g 1000 cm?

m(40 %vol etanoolilahus) = 15000 dm?3 -

~ 1,4221-107 g

V(vesi) = (14,221 — 4,7354) - 10° =9502,70 ... 1 = 95001

Seega kulub 9500 liitrit vett.

ii) Lahenduskiik on {ildjoontes sarnane: ka siin tuleb kontraktsiooni tdttu minna iile massidele, et
massi jadvuse seadusest ldhtuvalt saaks leida lisatava vee mass ning massi kaudu vee ruumala.
Kdigepealt kasutame eelnevalt leitud etanoolilahuse valmistamiseks vajaminevat etanooli ruumala,
et leida 96,2 %vol etanoolilahuse koguruumala ning selle kaudu tiheduse abil ka selle lahuse
kogumass:

6,00 - 105cm® 0,80608 g
: ~ 5,0275 - 10°g

m(96,2 %vol etanooli lahus) =

96,2 1 cm?3
100
Lahusele lisatava vee ruumala arvutame analoogiliselt eelmisele alapunktile.
1cm? 11

V(vesi) = (14,221 — 5,0275) - 10° =9210,1.. 1= 92001

£70,99820 g 1000 cm?
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iii) Vett kulub rohkem
AV =9502,71—-9210,11= 292,61 = 3001

292,61

= 921011 100~3

%

Arvutused gaasidega

Sageli osalevad reaktsioonides gaasilised ained. Nende hulka saab méiérata ruumala,
temperatuuri ning rohu jéargi. Eeldusel, et gaas kiitub ideaalgaasina, kehtib ideaalgaasi
olekuvorrand (1.4)

pV = nRT (1.4)*

milles p — gaasi rohk, V' — gaasi ruumala, n — gaasi moolide arv gaasi ruumalas, R — universaalne
gaasikonstant (SI tihikutes R = 8,314 J/(mol'K), praktikas on keemiaarvutustes sageli hea kasutada
vadrtust R = 0,08206 atm-l/(mol'K)), 7 — absoluutne temperatuur (temperatuur Kevinites). Koik

1deaalgaasid (vOi gaaside segud) sisaldavad sama réhu ja temperatuuri juures samas ruumalas sama

arvu_molekule. Ideaalgaasi mudeli kasutamisel eeldatakse, et molekulidevahelised joud gaasis

puuduvad ning molekulid on ruumalata punktmassid. Sellised eeldused kehtivad paremini
suhteliselt korgete temperatuuride ning madalate rohkude juures. Toatemperatuuril ja
atmosfaddrirdhul jadb ideaalgaasi olekuvorrandi kasutamise viga erinevate gaaside puhul tavaliselt
mone protsendi piiresse, mistdttu on enamike arvutuste jaoks selle tdpsus piisav. Samas,
toatemperatuurist oluliselt madalamatel temperatuuridel ja sadu voi kiimneid kordi atmosfaérirohku
iiletavate rohkude juures ideaalgaasi olekuvdrrand enam rahuldavalt ei kehti. Sellisel puhul tuleb
kasutada teisi keerukamaid olekuvorrandeid (nt van der Waalsi olekuvorrandit). Keemiaiilesannete

lahendamisel voib arvestada, et kui pole teisiti deldud, ecldatakse, et gaasi rohku, temperatuuri,

ruumala ja ainehulka seob ideaalgaasi olekuvorrand. Sageli kasutatakse iilesannetes ka

molaarruumala (V,,), mis on ithe mooli aine ruumala. Praktikas kasutatakse molaarruumala
peamiselt gaaside puhul, sest ideaalgaaside molaarruumalad on samade tingimuste juures vordsed.
Normaaltingimustel (kui =0 °C ja p = 1 atm) on ideaalgaasi olekuvorrandi jargi arvutatud ruumala
Viu= 22,4 dm’/mol.

Gaaside arvutustes on sageli kasulik Daltoni osarohkude seadus (1.5), mis véidab, et
ideaalgaaside segu puhul on gaaside segu r0hk (pioe) erinevate segus leiduvate gaaside

osarohkude summa:

* Ideaalgaasi olekuvdrrandiga on hea illustreerida iihikanaliiiisi kasulikkust. Kui ideaalgaasi olekuvdrrand on
iilesannete lahendamisel meelest ldinud, siis saab selle kergesti tuletada etteantud universaalse
gaasikonstandi iithiku jérgi.
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n
pkoguzzpi =py+p2t+-tpy
i=1

(1.5)°
On oluline mérgata, et ideaalgaasi olekuvorrand kehtib ka iga ideaalgaasi segus oleva komponendi
kohta eraldi: konkreetse gaasi kohta segus vdib kasutada ideaalgaasi vdrrandit, kui asendada
kogurdhk ja gaaside koguhulk ideaalgaasi vorrandis konkreetse gaasi osardhu ning hulgaga.
Ideaalgaasi puhul on gaasi osarohk vordeline gaasi molekulide arvuga. Seetdttu on
komponentgaasi osarohu suhe kogurdhku vordne gaasi moolimurruga. See iilesannete lahendamisel
vajalik seos kirjutatakse tavaliselt vélja alljargneva valemi (1.6) kujul, milles p; tdhistab mingi

komponentgaasi osardhku ja x; sama komponendi moolimurdu:

Pi = Pkogu " Xi (1.6)

Kuiv 6hk koosneb peamiselt lammastikust (78,1 %vol), hapnikust (21,0 %vol) ja argoonist (0,9
%vol). Kui dhurdhk on 95,0 kPa ning temperatuur 15 °C, arvuta:
a) N,, O, ning Ar osarohud ohus;
b) N,, O, ja Ar massiprotsendiline sisaldus ohus.
Ulejaanud hu komponentide olemasolu ei ole tarvis arvestada.
Lahendus:
a) Kuna ei ole teisiti 6eldud, eeldatakse iilesandes, et kuiv hk kditub ideaalgaasina. Kehtib Daltoni
seadus (1.5), mis antud olukorras avaldub kui:
Psnk = Piam t Phap T Parg
Ideaalgaasi olekuvdrrandist jareldub, et iga mool gaasi omab kindlates tingimustes sama ruumala.
Seetdttu on gaaside ruumalade jagatis vordne samade gaaside moolide arvu jagatisega. Seega on

ideaalgaasi puhul mahuprotsent ning mooliprotsent vordsed (see on véga oluline jareldus, mis on

kasulik ka hilisemaks iilesannete lahendamiseks meelde jétta). Vastavalt valemile (1.6) on gaaside
osardhud seega jirgnevad

Piam = 95,0 kPa- 0,781 = 74,2 kPa

Phap = 95,0kPa- 0,210 ~ 20,0 kPa

Pram = 95,0 kPa- 0,009 = 0,9 kPa
b) Massiprotsendilise sisalduse leidmiseks voiks 1) arvutada ideaalgaasi olekuvdrrandist gaasi
moolide arvu mingis suvaliselt valitud ruumalaga (arvutuse mugavuse huvides nt tépselt 1 m’)

ohus; 2) arvutada igale gaasile vastava moolide arvu Shus, kasutades mooli- ning mahuprotsendi

> On kasulik meelde jitta, et Y tdhistab valemites erinevate liikmete kokkuliitmist (summeerimist). Siimboli
> juures juures leiduv tdhistus nditab, et koigi liidetavate saamiseks tuleb tdisarvulisele parameetrile i anda
jérjest védrtused alates vadrtusest 1 kuni véaértuseni #.
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vordsust ideaalgaaside jaoks; 3) kasutades molaarmassi, arvutada iga gaasi massi valitud ruumalas;
4) arvutada masside pdhjal iga gaasi massiprotsendi valitud ruumalas.

1) Avaldame ideaalgaasi olekuvorrandist ainehulga ning arvutame moolide arvu

_pv
T RT
95,0 kPa - %- 1m3
n= i a ~ 39,655 mol
8,314 ol K (273,15+ 15K

Pane kindlasti tdhele, et selles arvutuses teisendasime Celsiuse kraadid Kelvini kraadideks.
Teisendamata jidtmise korral annaks ideaalgaasi olekuvdrrand moolide arvuks miinuskraadide
juures negatiivseid vdidrtusi! Kuna kasutatav gaasikonstant R oli antud SI tihikutes, teisendasime ka
rohu véértuse SI iihikutesse (Pa).
2) Kuna mooliprotsent vordub ideaalgaasi puhul mahuprotsendiga, on gaaside hulgad

Niam = 0,781 - 39,655 mol = 30,971 mol

Npap = 0,210 - 39,655 mol ~ 8,3276 mol

Ngrg = 0,009 - 39,655 mol =~ 0,357 mol

3) Gaaside massid on 1 m® kuivas Shus jérgnevad

28,02 g
Myzm = 30,971 mol - T ol ~ 867,8lg
32,00 g
Mpap = 8,3276 mol - o ~ 266,48 g
39,95 g
Mgrg = 0,357 mol - ] ~143g
4) Arvutame massiprotsendid.
%(lam) = 867518 100 ~ 75,6
oAM= 867,818 + 266488 + 14,3g
266,48 ¢
% (hap) = -100 ~ 23,2

867,81 g+ 26648 g+ 143 g
%(arg) = 100 — 75,6 — 23,2 = 1,2

Arvutused reaktsioonivorrandi jargi

Harilikult on arvutustes reaktsioonivorrandi jargi vaja leida mingis etteantud reaktsioonis
osaleva aine kogus. Aeg-ajalt on sellistes {ilesannetes tarvis arvutada vilja ka teatav reaktsioonis
osalenud aine kogusega seotud suurus (nditeks kindla koguse kiituse pdlemisel eralduv energia,
gaasilise aine tekke/dra reageerimise tottu anumas muutnud rohk vms). Enamikes arvutustes

reaktsioonivorrandi jargi on kasu allpooltoodud eeskirja jargmisest.

18



1) Kodigepealt tuleb veenduda, et kirjeldatud reaktsiooni kohta on olemas tasakaalustatud
reaktsioonivorrand. Sageli tuleb reaktsioonivorrand ise koostada ja tasakaalustada {ilesandes
esitatud andmete pdhjal.

2) Andmete hulgas voib leida vdhemalt iithe saaduse voi ldhteaine koguse, mille pdhjal tuleb
arvutada mingi teise reaktsioonis osaleva aine kogus kas enne vOi pirast reaktsiooni. Etteantud

ainekoguse peab koigepealt teisendama imber reageerivate aineosakeste arvu niitavaks suuruseks,

et teiste ainete koguste arvutamiseks oleks vdimalik kasutada reaktsioonivorrandis leiduvaid
kordajaid. Silmaga nidhtavate ainekoguste puhul, mis koosnevad rohkem kui {iksikutest

molekulidest, on mdistlik viia arvutused 14bi iihikuna mooli kasutades. Kuigi ainekogus voib

sellistes iilesannetes olla esialgselt vdljendatud vidga erinevatel ning varjatud viisidel (massi voi
ruumala, lahuse massi ning sisalduva aine kontsentratsiooni kaudu vms), on kdigil neil juhtudel
voimalik arvutada vélja aine moolide arv. Lisaks tuleb arvestada, et monedes iilesannetes on voetud
teatud ldhteaine(d) liias: rohkem, kui reaktsiooni 10puni kulgemiseks reaktsioonivorrandi jargi on
tarvis. Sellisel puhul on antud mitme ldhteaine kogused. Edasistes arvutustes tuleb kasutada
limiteeriva reagendi hulka: selle aine hulka, mis tdielikult dra reageerib, ning mida ei ole liias
voetud.

3) Kasutades reaktsioonis osalevate aineosakeste suhet (vastavate ainete kordajate suhe
reaktsioonivorrandis) ning teadaolevat ainehulka, tuleb leida tilesandes kiisitud ainete hulgad.

4) Kui kiisitud ainet on tilesandes ndutud massi/ruumala/moodustunud lahuse kontsentratsiooni vms

kaudu, siis tuleb eelnevalt leitud ainehulk vastavaks suuruseks iimber arvutada.

1,12 g tsinki pannakse reageerima 12% HCI lahusega.

a) Kui palju lahust on vaja votta, et tsink reageeriks tdielikult dra?

b) Kui suur ruumala vesinikku eraldub 18 °C ja rdhu 98 kPa juures?

Lahendus

a) 1) Tsink reageerib vesinikkloriidhappe kui mitteoksiideeriva happega jirgmise tasakaalustatud
reaktsioonivorrandi kohaselt:

Zn + 2HCI = ZnCl, + H,

2) Niiiid tuleb arvutada ainsa teadaoleva kogusega aine — tsingi — moolide arv:

1 mol
n(Zn) = 1,12 g-65 3B g ~ 0,017131 mol

3) Reaktsioonivorrandi kordajatest ldahtub, et 1 mooli tsingiga reageerib 2 mooli vesinikkloriidhapet.

Seega on HCI moolide arv kaks korda suurem kui Zn moolide arv:

2 (HCD
1 (Zn)

n(HCI) = 0,017131 mol (Zn) - = 0,034262 mol
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4) Niitid, kui teada on HCI moolide arv, on iilesande andmete pohjal vdoimalik vilja arvutada HCI
lahuse mass. HCI-i mass on alljargnev:

36,46 g
m(HCI) = 0,034262 mol -
1 mol

~ 12492 g

Teades vesinikkloriidhappe massi, on massiprotsendi abil voimalik vélja arvutada lahuse mass:

1,2492 ¢
m(lahus) = — =~ 10g
100

Seega peab votma 10 g lahust, et Zn reageeriks tdielikult soolhappega. Kogu eelnevat arvutust on
lihtne vormistada ka jérjest ihel murrujoonel, vahevastuseid kasutamata.
b) Reaktsioonivorrandi pohjal ndeme, et
n(H,) = n(Zn)
Voib eeldada, et esitatud tingimustes kditub vesinik ideaalgaasina (iilesandes pole teisiti deldud),

seega saab avaldada ideaalgaasi olekuvdrrandist ruumala:
nRT
V=—
p
. _J .
- 0,017131 mol - 8,314 ol K (18 + 273,15) K
1000 Pa
1 kPa

~42-107*m3 ~ 0,421
98 kPa -

Ammoniaak, NH3(g) ja HCI(g) reageerivad ning tekib tahke ammooniumkloriid, NH4CI(s).

NH;(g) + HCI(g) — NH4CI(s)®

Kaks silindrit, mille diameeter on 10 cm, kdrgusega 16 cm, on temperatuuril 25 °C ja on tihendatud
ventiiliga. Uhes silindris on 4 g NHs(g) ja teises 4 g HCI(g). Milline rdhk on siisteemis péarast
ventiili avamist ja reaktsiooni 10puni kulgemist? {Ventiili ja tekkinud tahke NH4Cl(s) ruumala mitte
arvestada. Silindri ruumala leida seosest ¥ = Sh; ringi pindala arvutada S = 77*; silindri kérgus on 7;
pV = nRT; aatommassid: N = 14, H = 1, Cl = 35,45; R = 0,082 L atm K™ mol™, T(K) = T(°C) +
273}

A. 1,22 atm

B. 2,38 atm

C. 3,382 atm

D. 6,8 atm

Lahendus

Siin on tegemist iilesandega, kus iiks ldhteaine on antud liias. Kdigepealt arvutame mdlema

lahteaine hulgad:

% Toodud vdrrandis tihendab (g), et aine on gaasiline (ingl gaseous) ning (s), et aine on tahke (ingl solid).
20



1 mol
n(NH;) =4g- 17g ~ 0,2353 mol

1 mol
n(HCl)=4g-3645g

~ 0,1097 mol

Kuna vastust noutakse suurema tépsusega kui ldhteandmed vdimaldavad (tlivenumbritest ei peeta

alati kinni ka koigil oliimpiaadidel!), peaks ka arvutuse vahevastused pigem suurema hulga

varutiivenumbritega andma. Vesinikkloriidhape ja ammoniaak reageerivad reaktsioonivdrrandi

pohjal moolsuhtes 1:1, seetdttu on ammoniaaki liias: 0,1097 mol vesinikkloriidhapet reageerib

0,1097 mol ammoniaagiga ning iilejidnud ammoniaak jééb reageerimata.

Pérast gaasidevahelist reaktsiooni pdhjustab rohu silindrites reageerimata jddnud ammoniaak:
n(NH;, reageerimata) = 0,2353 mol — 0,1097 mol = 0,1256 mol

Silindrite koguruumala on alljargnev:

10 cm\
V=2'T['< ) 16 cm =~ 2513 cm® = 2,513 L
Niitid voib kasutada ideaalgaasi olekuvdrrandit:
__ nRT
P=7y
0,1256 mol - 0,082 =AM (25 4 273) K
p= K- mol ~ 1,22 atm
2,513 L ’

Jérelikult on dige vastus A.

Tiitrimine

Tiitrimine on teadaoleva kontsentratsiooniga lahuse (titrandi) lisamine kindla kogusega
uuritavat ainet sisaldavale lahusele kuni uuritava aine tdieliku reageerimiseni, mis voimaldab
méidrata uuritava aine kontsentratsiooni. Vastavad arvutused uuritava aine leidmiseks on harilikult
tiiipilised molaararvutused. Lisaks otsesele tiitrimisele, mille kdigus uuritav aine (analiiiit)
médratakse reaktsioonil titrandiga, kasutatakse monedel juhtudel ka tagasi- ja asendustiitrimist.
Tagasitiitrimise puhul pannakse uuritav aine kdigepealt reageerima iilehulgas antud teadaoleva
koguse reagendiga, mille liig tiitritakse pérast titrandiga. Tagasitiitrimist voib kasutada nditeks siis,
kui otsene reaktsioon uuritava ainega on tiitrimiseks liiga aeglane. Asendustiitrimise puhul
pannakse analiiiit reageerima mingi reagendiga, mis viib analiiiidi sellise keemilise aine vormi, mida

saab jargnevalt sobiliku titrandiga tiitrida.

25,00 cm’ tundmatu kontsentratsiooniga LiOH lahust tiitriti 0,0892 M H,SO4 lahusega, kusjuures

H,SO4 kulus 17,3 ml. Kui suur on LiOH molaarne kontsentratsioon tundmatus lahuses?
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Lahendus

Liitiumhiidroksiid ja vddvelhape reageerivad jargneva vorrandi kohaselt:

2LiOH + H,SO4 = Li,SO4 + 2H,0

Arvutame liittiumhiidroksiidi tdielikuks neutraliseerimiseks kulunud véévelhappe hulga:

11 0,0892 mol
1000 ml 11

Kulunud liitiumhiidroksiidi moolide arv on reaktsioonivorrandi kordajaid arvestades

] B 2 (LiOH) B
n(LiOH) = 1,5432 - 1073 mol (H,S0,) -m = 3,0864 - 1073 mol

~ 1,5432- 1073 mol

n(H,S0,) = 17,3 ml -

Kuna maéédratava lahuse ruumala oli 25,00 cm3, pidi LiOH molaarne kontsentratsioon tundmatus

lahuses olema jérgmine:

_ 3,0864 - 1073 mol mol
c(LiOH) = ~ 0,123 — = 10,123 M
25,00 ml - 71— :
AU T000 ml
Uhele murrujoonele kokkuvdetuna oleks arvutus jirgmine:
(LiOH) = 17,3 ml 11 0,0892 mol 2 (LiOH) 1 0.123 mol/l
TSI 000ml T 11 T(H;S00) ye g AL mol/
’ 1000 ml

Kuna nii titrandi kui ka uuritava lahuse ruumala on antud milliliitrites ning titrandi kontsentratsioon
mol/l, on milliliitrite teisendamine liitriteks molaarse kontsentratsiooni arvutamisel {iileliigne, sest
milliliitrid taanduvad arvutuses nagunii vidlja ja teisendamine viib arvutustesse sisse ainult
jérjestikuse 1000-ga jagamise ning korrutamise. Seetdttu on mugavam kirjutuskuju alljédrgnev:

0,0892 mol 2 (LiOH)
11 1 (H,S0,) 25,0 ml

¢(LiOH) = 17,3 ml (H,S0,) - ~ 0,123 mol/1

Keemiahuviline kanakasvataja Leida Muna pani 3,59 g munakoort reageerima 25,00 cm’ 10,0%
soolhappega (tihedus 1,048 g/cm’), et midrata kaltsiumkarbonaadi sisaldust munakoores. Peale
reaktsiooni 10ppu tiitris Leida reageerimata jddnud soolhappe 0,203 M naatriumhiidroksiidi
lahusega, mida kulus 18,70 cm’.

a) Kirjutage toimunud reaktsioonide vorrandid.

b) Arvutage 10,0% soolhappe molaarne kontsentratsioon.

¢) Arvutage tiitrimistulemuste pdhjal kaltsiumkarbonaadi protsendiline sisaldus munakoores.
Lahendus

a) 2HCI + CaCO; — CaCl, + H,O + CO,

HCI + NaOH — NaCl + H,O

b) Kui votame 1 dm’ lahust, siis
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1000 cm® 1,048g 10,0 1 mol 1 mol
. . . = 2,87438 ...

HCI) = 1 dm? - :
c(HCD ™ " Tdm®  1cm® 100 3646g 1dmd dm3

~ 2,87 M

¢) Tegemist on iilesandega tagasitiitrimisest. Enne munakoortega reageerimist oli hapet

1dm® 2,8744 mol
1000 cm3 1 dm3
Pérast munakoortega reageerimist oli lahuses hapet

1dm?3 1 (HCl) 0,203 mol
1000 cm® 1 (NaOH) 1dm3

n(HCl enne) = 25,00 cm? -

= 0,07186 mol

n(HCl parast) = 18,70 cm® (NaOH) - ~ 0,003796 mol

Seega reageeris dra
n(HCl reag) = 0,07186 mol — 0,003796 mol = 0,068064 mol
Kaltsiumkarbonaadi massiprotsendiline sisaldus munakoortes on

0,068064 mol (HCI) - X Z(C(il%%z) . 120&(1);91 g

3,59¢g

%(CaC03) = -100 = 94,9

Ainete ja nende koostise maaramise (ilesanded

Oliimpiaadidel kohtab sageli iilesandeid, mis keskenduvad iihendite identifitseerimisele
arvutustega, ihendite koostise arvutamisele ja valemite leidmisele. Empiiriline valem on keemilise
iihendi koostisesse kuuluvate elementide aatomite arvude suhe viikseimates tiisarvudes. Uhendi
molekulivalem néitab elementide aatomite tegelikku arvu molekulis. Néiteks vee (H,O) puhul
langeb empiiriline valem molekulivalemiga kokku, ent kui suhkur glilkoosi molekulivalem on
CeH 206, siis gliikkoosi empiiriline valem on CH;O. Empiirilise valemi leidmiseks piisab
koostiselementide hulkade viljaarvutamisest massiiihiku aine kohta ning seejdrel elementide
moolide (aatomite) suhte leidmisest. Molekulivalemi leidmiseks tuleb aga teada ka aine

molaarmassi.

Leelismetalli oksiid sisaldab 91,44% leelismetalli X. Leia, millise metalliga on tegemist.
Lahendus
Leelismetalli oksiidi valem on X,0. Kui téhistada leelismetalli aatommass Ax-iga, peab kehtima
jargmine vorrand:
2Ay

24, +1600 014

Vorrandi lahendamisel saame, et tundmatu metalli aatommass on 85,46, seega on metall rubiidium

(Rb).
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Ainele, mis sisaldab 53,10% siisinikku, 15,95% vesinikku ja iilejddnud osa ldmmastikku, méérati
molekulmass, mis on 90 g/mol. (C = 12 g/mol; H = 1 g/mol; N = 14 g/mol). Aine molekulivalem
on:

A. C4H1uN,

B. C;HsN

C. GsH;pN,

D. C,H 4N,

Lahendus

Votame tipselt 90 g ainet (1 mol). 90 g aines sisaldub
53,10 1 mol

n(C)=90g- WT{; ~ 3,982 mol
n(H) =90 g-%-llol ~ 14,36 mol
100 1
A(N) = 90 g - 100 — 53,10 — 15,95 . 1 mol ~ 1,990 mol
100 ldg

Kuna tihes moolis aines on ca 4 mol C, 14 mol H ja 2 mol N, on aine valem C4H;4N, ning dige

vastus on A.

0,244 grammi iihealuselise’ happe lahuse tiielikuks neutraliseerimiseks kulus 20,00 ml 0,100 mol/l
NaOH lahust. Arvuta happe molaarmass (g/mol)

A. 61

B. 122

C. 244

D. 488

Lahendus

Kuna tegemist on itheprootonilise happega, siis:

11 0,100 mol
1000 ml 11
0,244 g

M= 2,00 - 10~3 mol

n(hape) = n(alus) = 20,00 ml - = 2,00+ 1073 mol

= 122 g/mol

7 Uhealuseline hape” on ,,itheprootonilise happe” vananenud nimetus.
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Tundmatu aine tihedus gaasilises olekus on 1,62 g'L™' 300 K ja 1 atm juures. Missugune alltoodud
gaasidest vOiks see aine olla? (suhtelised aatommassid C = 12, O = 16, Ne = 20, Ar = 40; R = 0,082
L-atm-K"'mol™)

A. Ne

B. Ar

C. 0O

D. CO,

Lahendus

Etteantud ldhteandmed (temperatuur, rohk ning tiheduse ja molaarmassi abil leitav moolide arv
ruumalatihiku kohta) vihjavad sellele, et kasutada tuleb ideaalgaasi olekuvdrrandit. Kirjutame

iilesandes esitatud andmeid siduvad valemid viélja:

pV =nRT
m
7’1=M
m
PV

Ideaalgaasi olekuvorrandis leiduva ruumala saab asendada massi ja tiheduse jagatisega ning massi

omakorda molaarmassi ja moolide arvu korrutisega.
m —
p ; = nRT
p ﬁ = nRT
p

Nii taandub ainehulk » vilja ning koik iilesandes esitatud 1dhteandmed on omavahel matemaatiliselt

seotud. Pdrast M avaldamist valemist on tulemus alljérgnev:

RT
o _ PRT
p
1,628 0,082 30 1]2 .300 K
M = o ~ 40 g/mol
1 atm

Seega on gaas Ar ja dige vastus on B.
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Néidistlesanne 16 (1JSO 2009)

34,4 g ainet CaSO4nH,0 lahustati vees ning sulfaatioonid sadestati lahusest baariumsulfaadina
BaSQ,. Saadud puhta ja kuiva BaSO4 mass on 46,668 g. Kui suur on n? Aatommassid: Ba =137, S
=32,0=16,Ca=40

A. 0,5

B.1

C.2

D.5

Lahendus

Baariumsulfaadi massi jérgi saab vélja arvutada veevaba kaltsiumsulfaadi massi ning hulga. Kuna
on teada ka kaltsiumsulfaadi kristallhiidraadi (CaSO4-nH,0O) mass, saab leida vee massi ning hulga

kristallhiidraadis, mis on kristallhiidraadi valemi madramiseks piisav.

1 mol 1 (CaSO0,)
233 g 1(Bas0,)

n(CaS0,) = 46,668 g (BaS0,) - ~ 0,2003 mol

136 ¢
m(CaS0,) = 0,2003 mol - ~2724¢g
1 mol

Vee mass kristallhiidraadis on lihtsalt kristallhiidraadi ja veevaba soola masside vahe

m(H,0) = 34,4g—2724g=17,16¢g

1 mol
n(H,0) = 7,16¢g - 18 g ~ 0,398 mol

Kuna n(H,0):n(CaSQO4) = 2:1, on n = 2 ja dige vastus on C.

Vorrandististeemide kasutamine keemiaalastes arvutustes

Monikord on keemiaililesandes vajalik ldhteandmete pohjal mitme tundmatuga
vorrandisiisteemi koostamine. Levinud niited sellistest iilesannetest pohinevad ldahteainete leidmisel
ithis(t)e saadusaine(te) jdrgi, ent vdrrandisiisteemide koostamine voib vajalik olla ka muudel
juhtudel. Kui arvutusiilesanne lihtsamal viisil ei lahendu, tasub alati moelda sellele, kas antud

andmed on voimalik viia otsitavate tundmatutega vorrandisiisteemi kujule.

26



Keemilist analiiiisi kasutatakse paljudes valdkondades. Sellel on oluline roll ka muudes teadustes
peale keemia. Niiteks, keemilise analiiiisi abil iseloomustavad ja séilitavad bioloogid vee omadusi,
mille kasvavad teatud taimed.

Pérsia lahe ddrset mangroovipuu metsa uurinud bioloogide t66rithm oli mures lahe vee keemilise
koostise pdrast. Selle vee proov viidi analiiiisilaborisse méddramaks seal sisalduvaid keemilisi
osakesi ja nende kontsentratsioone. Teatud kvalitatiivsete analiiliside tulemusel leiti, et proov
sisaldab osakesi:

ClI, I ,HCO; ,HSO; , Fe*'

Kloriid- ja jodiidioonide maaramiseks lisati 20,0 ml veeproovile liias AgNOs lahust ja saadi 2,93 g
sadet. Teises eksperimendis lisati 30,0 ml proovile liias Pb(NOs), lahust ja selle tulemusel saadi

4,30 g sadet. Eelda, et mdlemad ioonid sadenesid tdielikult mdlemal juhul.
1) Kirjuta kdikide sadenemisreaktsioonide tasakaalustatud keemilised vorrandid.

2) Arvuta Cl™ ja I kontsentratsioonid proovis.

Lahendus
1) Ag" + CI = AgCl]
Ag +T =Agl|

Pb*" + 2CI" = PbCl,|

Pb>" + 2I" = Pbl,

2) Nende andmete pdhjal on vdimalik koostada vorrandisiisteem. Tdhistame kloriidioonide hulga
20,0 ml proovis X-iga ning jodiidioonide hulga 20,0 ml proovis Y-ga. Kuna 1 mol Ag' reageerib 1
mol I ja I mol CI -ga, avaldub sadeneva lahustumatute hobehalogeniidide segu mass jéargnevalt:

1 (AgCl) 143,32g Ly 1 (Agl) 234,77 g
1(CI7) 1mol 1(I7) 1mol

=293g

30,0 ml-s sisalduvaid ioonide hulki kasutades saab kirjutada analoogilise vorrandi, ainult tuleb
arvesse votta ka reaktsioonivorrandi kordajaid (Pb*" reageerib ioonidega moolsuhtes 1:2!) ning
iihtlasi korrutada X ja Y 14bi teguriga 3/2 (nii mitu korda on teise lahuse kogus esimesest suurem):

3  1(PbCl) 27810g 3  1(Pbly) 46101g

Zx Y 4,30
2 Y 2@ Imol 2 Y Za)  1mol &

Kahe vorrandi kombineerimisel on tulemuseks vdrrandisiisteem, mille lahendamine on pdhikooli
matemaatikakursuse teema. Tasub meeles pidada, et selliste iilesannete lahendamisel on véga lihtne
teha hooletusvigu, mistdttu on vaja tulemused algvorranditesse asetamisega kindlasti iile
kontrollida. Vorrandisiisteemi lahendiks on X = 0,00606 mol ja Y = 0,00878 mol.

Kontsentratsioonid on vastavalt:
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0,00606 mol

c(Cl") = 11 = 0,303 M
20,0 mL - m

c(I7) = 0.00878 mloll ~ 0,439 M
20,0 mL - m
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2. Seadusparasused perioodilisusststeemis
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Sissejuhatus

Elementide omadused muutuvad perioodilisussiisteemis kindlate seaduspdrasuste jirgi. Need
trendid avalduvad nii aatomite kui ka molekulide omadustes, kuigi kdesolevas materjalis
keskendume rohkem aatomite omadustele. Aatomite ja vastavate ioonide omadustest muutuvad
perioodiliselt véliskihtide elektronstruktuurid, aatomi- ja iooniraadiused, ionisatsioonienergiad,
elektronafiinsused ning elektronegatiivsused. Uhtlasi vdib perioodilisussiisteemist tuletada ka
seaduspérasusi iihendite struktuuri ning paljude lihtainete ja iihendite makroskoopilisel tasandil
avalduvate omaduste (néiteks tiheduse ja sulamistemperatuuri) kohta.

Perioodiliste trendide kasulikkus oli ilmne juba perioodilisussiisteemi avastamise ajal.
Elementide omadustes leidsid teatava perioodilisuse mitmed 19. sajandi keemikud. Uks pdhjus,
miks vene keemikut D. Mendelejevit perioodilisussiisteemi peamiseks loojaks peetakse, oli
Mendelejevi oskus ning julgus perioodilisussiisteemi seaduspédrasuste abil seniavastamata
elementide omadusi prognoosida. Mendelejev prognoosis mitmete elementide omadusi aastaid enne

nende avastamist ja vditis, et nditeks galliumi avastaja P.-E. L. de Boisbaudrani poolt esitatud
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galliumi tiheduse véirtus 4,7 g/em’ on vale ja peab olema tegelikult 6,0 g/cm’. Selgus, et digus oli

Mendelejevil ja galliumi tdeline tihedus on 5,9 g/em’.

Aatomiraadius

Aatomitel ei ole selgeid piire, vaid aatomisse kuuluvate elektronide leidmise tdenédosus
kahaneb sujuvalt alates teatavast kaugusest aatomituumast. Sellegipoolest on sageli kasulik
aatomeid késitleda kui jdiku kerakujulisi osakesi, millel on kindel raadius. Aatomiraadius on pool
sama tiilipi naaberaatomite aatomituumade omavahelisest vahekaugusest. Aatomiraadiust on
voimalik defineerida mitmetel eri viisidel, millest olulisemad on jérgmised:

1) kovalentne raadius — pool mingi elemendi kovalentse keemilise sidemega seotud kahe aatomi
tuumade vahekaugusest;

2) metalliline raadius — pool metallilise elemendi kristallvores olevate aatomite tuumade
vahekaugusest;

3) van der Waalsi raadius — pool elemendi keemiliselt scondumata aatomite tuumade vahekaugusest
kristallvdres.

Harilikult kasutatakse aatomiraadiusena mittemetallide ja poolmetallide puhul kovalentset
raadiust, metallide puhul metallilist raadiust ning véarisgaaside puhul van der Waalsi raadiust, sest
nendele raadiustele vastavates olekutes esinevad need elemendid tahkete lihtainetena. Eri viisidel
defineeritud aatomiraadiused on kill koik aatomi suuruse mdoodud, ent eri viisidel moddetud
raadiused ei ole iiksteisega arvvairtustelt tdiesti vOrreldavad. Ka iihte tiilipi aatomiraadiuste
vordlemisel tuleb arvestada, et kovalentsete aatomiraadiuste puhul sdltub aatomiraadius keemilise
sideme kordsusest (kas tegemist on liksik-, kaksik- voi kolmiksidemega) iihendis ja metalliliste
elementide puhul veidi kristallvore tiilibist (aatomite paigutusest kristallvores). Van der Waalsi
aatomiraadiusi vOib lisaks harilikult kasutatavale otsesele aatomitevaheliste kauguste médramisele
rontgendifraktsiooniga hinnata ka mitme kaudse meetodiga. Samuti on vdimalik aatomiraadiusi
hinnata arvutuslikult teoreetilise keemia mudelitest ldhtuvalt.

Kui kovalentsete ja metalliliste aatomiraadiuste vordlus harilikult suuri probleeme ei tekita,
siis van der Waalsi raadiuste puhul tuleb arvestada, et need raadiused vastavad erinevalt
kovalentsest ja metallilisest raadiusest keemiliselt seondumata aatomitele ja nende vordlemine
kovalentsete vOi metalliliste raadiustega on ebakorrektne. Van der Waalsi raadiused on suuremad
kui kovalentsed voi metallilised aatomiraadiused, sest keemiliste {ithendite moodustumisel toimub
aatomite viliste elektronkihtide kattumine. Viirisgaaside keemilise passiivsuse tottu on voimalik
moota just nende van der Waalsi raadiusi. Seetdttu tasub sageli keemiaalases kirjanduses esitatud

védrisgaaside aatomiraadiuste vOrdlemisesse teiste elementide aatomiraadiustega suhtuda
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ettevaatusega ja kiesolevas materjalis neid ei esitata. Tabelis I on toodud paljude iilejadnud

elementide aatomiraadiused.

H
38
Li Be B C N (0] F
152 112 82 77 75 73 71
Na Mg Al Si P S Cl
186 160 143 111 106 102 99

K Ca Sc Ti Vv Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga Ge As Se Br
227 197 162 147 134 128 127 126 125 124 128 134 135 122 119 116 114
Rb Sr Y Zr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag Cd In Sn Sb  Te I
248 215 180 160 146 139 136 134 134 137 144 151 167 141 138 135 133
Cs Ba La Hf Ta W Re Os Ir Pt Au Hg TIi Pb Bi

265 222 187 159 146 139 137 135 136 139 144 151 170 147 146

Tabel 1. Monede keemiliste elementide aatomiraadiused pikomeetrites (I pm = 107° m). Eri
vdrvidega on tihistatud metallilisi ja kovalentseid (iiksikside) aatomiraadiusi.

Allikas: http://en.wikipedia.org/wiki/Atomic radii of the elements %28data page%29

Aatomiraadiuste viirtustes esinevad selged perioodilised trendid. Tabelist 1 on ndha, et

aatomiraadiused kahanevad peaalariihmade (A-rithmad) elementide puhul perioodis vasakult

paremale ja kasvavad riihmas iilevalt alla. Korvalalariihmade (B-riihmade) puhul on trendid

keerulisemad. Uldiselt on perioodi piires viiksema raadiusega perioodilisussiisteemi
korvalalariihmade keskmised elemendid. Kdorvalalariihmade puhul on silmapaistvam fakt ilmselt
aatomiraadiuse kasvu peatumine 5. perioodi rithmadest 6. perioodi rithmadesse minnes. See on 6.
perioodi siirdemetallide védga korge tiheduse pohjustaja: 6. perioodi kuuluvad viikese

aatomiraadiusega metallid (W, Re, Os, Ir, Pt, Au) omavad kdik suuremat tihedust kui 19 g/cm3 .

Milline on jargmiste aatomite Li, Sr, Ca, Na dige jarjekord nende mddtmete suurenemise suunas?

A.Ca<Na<Sr<Li B.Li<Na<Ca<Sr
C.Ca<Sr<Na<Li D.Li<Ca<Na<Sr
Lahendus

Uldiste trendide pdhjal peaalariihmades on lihtne ka tipseid aatomiraadiusi meelde jitmata
tdheldada, et Na on suurem kui Li ja Sr suurem kui Ca. Seega on dige vastus kas B voi D.

Aatomiraadiuste tabelit silmitsedes oleks kasulik meelde jitta, et kui harilikult peaalariihmade

elementide seas diagonaalis allapoole liikudes aatomiraadiused kasvavad, siis IA ja IIA rithmas

kehtib see seaduspira kuni elementideni Na ja Ca (need kaasaarvatud), ent mitte enam alumiste
31



http://en.wikipedia.org/wiki/Atomic_radii_of_the_elements_%28data_page%29

elementide puhul. Oige on vastus B. Nagu sellest iilesandest niha, on monikord kasulik peast teada

ka selliseid perioodilisi seaduspérasid, mille kohta lihtsaid iildisi reegleid anda ei saa, niiteks

aatomiraadiuste muutust diagonaalis.

looniraadius

Iooniraadius on iooni osa naaberioonide vahelisest kaugusest ioonilises tahkises.
looniraadiuste méadramise muudab problemaatiliseks sama pdhjus, mis aatomiraadiuste
médramisegi: ioonidel puuduvad selged piirid. Kuid kui aatomiraadiuse puhul saab kergesti
médrata, millise panuse aatomite vaheliste sidemete pikkusesse kummagi aatomi suurus annab, siis
ioonide puhul seda ténu kristallvores olevate ioonide erinevatele raadiustele lihtsasti teha ei saa.
Kuigi kahe 1ooni vahel esinevat elektrontihedust, mille miinimum peaks vastama ioonidevahelisele
piirile, on vdimalik maiédrata, on see elektrontiheduse miinimum lai ja madal ning selle tidpne
asukoht suure médramatusega. Tuntud iooniraaduste médramise siisteemid on vélja todtatud
meetoditega, mille puhul iiksiku iooni raadiuse védrtus hinnatakse kaudselt ning selle pdhjal
arvutatakse vilja ka teiste ioonide raadius. Niiteks iihe meetodi jirgi eeldatakse, et Li" on vorreldes
I iooniga niivord viikene, et I ioonide vahekauguse kristallvores annab ainult kahe I iooni
raadiuse summa ja viikene Li" ioon mahub I ioonide vahele jodiidioonide kaugust mdjutamata ira.
Niimoodi on vdimalik méérata I iooniraadius. Seejérel v3ib votta mingi teise ithendi, nt Rbl, ning
kasutades eksperimentaalselt mairatavat Rb" ja I vahekaugust, arvutada Rb" iooniraadiuse. Samal
viisil saab selle siisteemi jargi madrata kdigi ioonide raadiused. Toodud siisteem oli ainult {iks nédide
iooniraadiuste méairamise viisidest, mis annavad mdnevdrra erineva viirtusega tulemusi. Uhe
iooniraadiuste madramise siisteemi piires leitud védrtused on lksteisega hdsti vorreldavad ning
jargivad selgeid trende, ent erinevaid siisteeme kasutades mddratud iooniraadiuseid omavahel
vorrelda ei tasu. Tabelis 2 on toodud levinud elementide ioonide raadiused. Kasutatud siisteem on
Shannoni ,,kristallilised” iooniraadiused, mis vastavad erinevad monevorra arvvaartustelt levinud

iildise keemia Opikutes sageli esitatud Paulingi raadiustest.
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Li*  Be* B* ¢ N 0F
90 59 41 132 126
Na* Mg* AP* S P | S
116 86 68 170
K'  ca* s Ti¥ vVF o Mn* Fe Co® NI cu¥ Zn® Ga¥ Ge As | Se”
152 114 89 100 93 76 72 69 79 8 87 8 76 184
Rb* S  ¥* zr Nb* Mo®™ Tc Ru* Rh* Pd* Agt Cd* In* sSn Sb | Te*
166 132 104 86 83 8 81 100 129 109 94 207
Cs" Ba® La* Hf Ta¥ w Re Os Irr* Pt* A Hg™ TP Pb* B* Po
181 149 117 86 8 94 99 116 103 133 117

Tabel 2. Monede elementide ioonide Shannoni ,, kristallilised” iooniraadiused (pm). Iga elemendi
kohta on valitud ainult iiks ioon (katioon véi anioon).®

Allikas: http.//en.wikipedia.org/wiki/lonic_radius

Tabelist 2 vdib ndha jargmisi olulisi trende:

1) Anioon on suurem kui neutraalne aatom ning katioon véiksem kui neutraalne aatom.

Samanimelised laengud toukuvad ja erinimelised tdmbuvad, mis mojutab ka iooniraadiust.
Katiooniks muutumine voib pohjustada suuruse kahanemist ka seetdttu, et véline elektronkiht
eemaldatakse tédielikult.

2) Samalaenguliste ioonide raadius kasvab peaalarithmas iilevalt alla. See trend on seletatav algsete

aatomiraadiuste kasvuga. Sama arvu elektronide eemaldamine voi liitmine jdtab aatomiraadiuste
muutuse iildtrendi kehtima.

3) Perioodis paremale minekuga iooniraadiused kahanevad, ent iileminekuga positiivseid ioone

moodustavatelt elementidelt negatiivseid ioone moodustavatele kaasneb suur raadiuse kasv.

Perioodis vasakult paremale minnes aatomiraadius kahaneb ja samuti muutub viiksemaks
elemendile iseloomulikus katioonis vdi anioonis esinev elektronide arv. Uleminekuga katioonidelt
anioonidele toimub jérsk raadiuse kasv seoses tdukuvate elektronide lisandumisega aatomile.

Lisaks tabelist jireldatavatele tuleb lisada veel iiks tdhelepanek:

4) Mida suurem on kindla elemendi katiooni laeng, seda viiksem on katiooni raadius.

Millisel jargmistest keemilistest osakestest on kdige suurem iooniraadius?

¥ Esitamata on jadnud sealhulgas paljud kdrgelaengulised ioonid, mille ioonidena kisitlemine on tinu nende
kdrgele polariseerivale toimele pigem tinglik.
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A.Na' B.Ca*'C.F D.0”

Lahendus

Kuna katioonidega samas perioodis voi ldhedastes perioodides paiknevad anioonid on ildiselt
katioonidest suuremad, siis kuulub suurima iooniraadiusega osake anioonide hulka. Trendi 3 jargi
on dige vastus D, sest samamérgilise laenguga ioonide raadiused kahanevad peaalariihmade

elementide puhul perioodis vasakult paremale litkudes.

Lisamaterjal: osakeste suuruste ja ainete struktuuride maaramine

Ligikaudse hinnangu aatomiraadiusele » saab anda lihtsalt, leides tahke iihendi molaarmassi M, tiheduse p ja

Avogadro arvu N, abil ithe osakese ruumala (eeldusel, et aatomid tdidavad kogu ruumi) ning avaldades sellest kera

3| 3M
r =
4N,y p

Paraku sobib selline meetod ainult aatomiraadiuse suurusjargu hindamiseks, sest kogu kristallis olevat ruumi ei saa

ruumala valemi abil raadiuse:

kerakujulised osakesed tdita. Kui reaalne arvutus eelneva valemi abil niiteks kullaga (M = 197,0 g/mol, p = 19,30
g/em’) ldbi viia, on tulemuseks 159 pm, mis on digest védrtusest (144 pm) oluliselt suurem. Kulla puhul on aatomitega
taidetud ~74%’ kristallvorest ja kuupjuure aluse avaldise korrutamisel 0,74-ga muutub tulemus tdepoolest korrektseks.
Nonda on osakeste suuruse tdpseks méadramiseks tahkises vaja teada ka kristallvore tiiiipi.

Kristallilise tahkise moodustavate aatomtasandite vahekaugused ja kristallvire tiilip médratakse harilikult
rontgendifraktsiooni abil, mis on lainete interferentsil pohinev aine uurimise meetod. Mitme laine sattumisel samasse
ruumipunkti lained liituvad. Liitlaine amplituud ehk vonkuva suuruse maksimaalne/minimaalne véiartus voib kasvada
voi kahaneda. Piisiva interferentsipildi saamiseks peavad liituvate lainete lainepikkused olema vordsed ja lainete faaside
vahe konstantne. Kui lained on samas taktis ja kindlasse ruumipunkti jduavad samaaegselt kas ainult lainete harjad voi
pohjad, esineb konstruktiivne interferents ja liitlaine amplituud on liidetavate lainete amplituudide summa (joonis I a).
Kui lained on vastastaktis ja kindlasse ruumipunkti jouavad samaaegselt laine hari ja pohi, siis on liitlaine amplituud

liidetavate lainete amplituudide vahe ning esineb destruktiivne interferents (joonis 1 b).

1. laine 1. laine

— 2. laine — 2. laine

— Liitlaine — Liitlaine
Aeg Aeg

VAvAVat

? Kullas on aatomite paiknemine tihedaim vdimalikest. Vordse suurusega kerakujulised osakesed saavad tiita
maksimaalselt ~74% ruumist.
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Joonis 1. Ndide liitlaine amplituudi kasvust konstruktiivse interferentsi korral (a) ja liitlaine amplituudi kahanemisest
destruktiivse interferentsi korral (b).

Difraktsiooni puhul pdhjustab interferentsi laine teele jadv objekt. Difraktsiooni on kerge jalgida, kui lainete
lainepikkus on ldhedane difraktsiooni pdhjustavate objektide mddtmetele. Aatomtasandite vahelistele kaugustele
lahedase lainepikkusega on rontgenkiirgus (elektromagnetkiirguse alaliik lainepikkusega ~0,01-10 nm, millest
rontgendifraktsioonis kasutatakse sageli 0,154 nm vaskanoodist parinevat kiirgust). Langedes aatomile, hajub osa
rontgenkiirgusest elastselt (energia muutuseta) aatomi elektronidelt sekundaarse sfdérilise laine kiirgumisega. Sisuliselt
peegeldab iga aatomtasand osa rontgenkiirgusest ja paljudelt aatomtasanditelt parinev kiirgus annab difraktsioonipildi.
Jarjestikuste aatomtasandite korral esineb konstruktiivne interferents, kui

nA = 2d - sinf
Selles Braggi valemi nime all tuntud vorrandis on d tasandite omavaheline kaugus, € on pealelangeva kiirguse nurk
tasandi suhtes, A4 on kiirguse lainepikkus ja n positiivne tdisarv (joonis 2). Kaugus 2d-siné on sisuliselt jarjestikustelt
aatomtasanditelt peegelduvate lainete poolt 1dbitud teepikkuste vahe: kui sellisesse vahesse mahub téisarv lainepikkusi,
esinebki konstruktiivne interferents. Kiirguse intensiivsuse mddtmisel erinevate nurkade all saadakse intensiivsuse
maksimum konstruktiivse interferentsi ja Braggi tingimust rahuldavate nurkade korral ning nende nurkade pdhjal

arvutatakse d. Miirates erinevate tasandite kaugused kristallis, saab kindlaks teha kristalli ruumilise struktuuri.

d-sinB

Joonis 2. Braggi valemi selgitus. Kui pealelangev rontgenkiirguse laine langeb kristallile nurga 0 all, siis kaldub see
aatomite elektronidelt peegeldudes esialgsest levikusuunast korvale nurga 26 vorra, kusjuures eri aatomtasanditelt
peegeldunud lainete teepikkuse vahe on 2d-siné.

Alates rontgendifraktsiooni avastamisest 1912. aastal, on selle abil médratud sadade tuhandete molekulide kuju
(aatomite ruumiline paigutus) molekulis. Rontgendifraktsiooni saab kasutada lisaks lihtsa struktuuriga tahkiste
uurimisele ka iisna keeruliste molekulide puhul (molekulid molekulmassiga sadades tuhandetes aatommassiiihikutes,
néiteks valgud!). Rontgendifraktsiooni abil on médratud paljude bioloogiliselt oluliste molekulide ruumiline struktuur
(nt DNA esinemine kaksikheeliksina). Kuigi tédnapdeval on lihtsamate molekulide struktuuri uurimiseks ka
alternatiivseid viise, on rontgendifraktsioon paljudes teadusharudes (materjaliteadus, biokeemia jt) iilioluline meetod.
Uks rontgendifraktsioonanaliiiisi puuduseid on vajadus struktuuri tipseks médramiseks saada aine kristallilisena. See ei
valmista enamike lihtsamate molekulide puhul harilikult probleeme, ent paljude biomolekulide (eriti keerulisemate)
kristallide kasvatamine v&ib olla darmiselt tiilikas. Kristallide kasv on véga paljudest tingimustest sdltuv protsess,
mistottu voib kristallide saamine nduda suurt t66d paljude erinevate kasvutingimuste labiproovimisega.

Kuigi rontgendifraktsioon on peamine tahkiste ruumilise struktuuri médramise meetod, kasutatakse muidki
difraktsioonil pohinevaid meetodeid. Kuna koik osakesed omavad vastavalt kvantmehaanikale laineloomust, saab aine

uurimiseks kasutada ka teiste dige energiaga osakeste difraktsiooni aatomitelt. Neutronite difraktsiooni kasutamine on
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tehniliselt tillikam, ent neutrondifraktsioon omab rontgendifraktsiooni ees ka moningaid eeliseid. Niiteks ei suudeta
rontgendifraktsiooniga méairata vesiniku aatomite asukohta, sest nende elektrontihedus on vdga madal ja elektronid ei
paikne peamiselt tuuma ldheduses. Neutrondifraktsiooni puhul hajuvad neutronid tuumadelt ja vesiniku maidramine
osutub voimalikuks. Madala energiaga elektronid ei tungi aga nii siigavale ainesse nagu rontgenkiirgus, mistdttu voib
elektrondifraktsiooni kasutada pinnakihtide uurimiseks.

Sageli kasutatakse molekulide struktuuri méddramiseks peale difraktsiooni kaudseid spektroskoopilisi
uurimismeetodeid, mis pShinevad elektromagnetilise kiirguse mitmesugustel vastasmdjudel ainega. Moned sellistest
meetoditest voimaldavad méérata ka tépselt molekulide kuju (aatomite paigutust ruumis). Enamjaolt kasutatakse neid
meetodeid kiill ainult molekuli keemilise struktuuri madramiseks (st millised aatomid on omavahel keemilise sidemega
ithendatud), mis annab ainult ligikaudset informatsiooni molekuli tdelise kuju kohta.

Ka teatud mikroskoopia liikide abil on vdimalik saada niivord tdpseid pinnakujutisi, et neil saab visualiseerida
aatomite paigutust aine pinnas, pinnal leiduvaid molekule ja iiksikuid aatomeid. Muidugi ei saa selleks kasutada tavalist
valgusmikroskoopiat, sest ndhtava valguse lainepikkus on viikeste aatomite tuvastamiseks liiga suur. Kiill aga sobivad
selleks mdned skaneeriva teravikmikroskoopia vormid, mis pdhinevad pinna uurimisel teravatipulise mehaanilise
sondiga. Aatomjoumikroskoopia on iks lihtsaima vOimaliku t60pohimdttega teravikmikroskoopia meetod, mis
voimaldab tuvastada iiksikuid molekule ja médrata isegi aatomite paiknemist nendes. Aatomjoumikroskoobi jousensor
koosneb viga viikese tipuraadiusega teravikust, mida saab liigutada iile pinna ja panna selle kohal vibreerima. Pind
mdjutab sellele ldhendatud teraviku liikumist, mida on vdimalik modta. Nonda todtab aatomjdoumikroskoop pinna
kompimise pohimodttel. Aatomjdumikroskoopia kasutamine molekulide struktuuri uurimiseks on kiill tiilikas ja
vihelevinud, ent siiski on digetes tingimustes aatomjdumikroskoobiga kétte saadud hdid kujutisi aatomite paiknemisest

ja keemilistest sidemetest mitmetes molekulides.

lonisatsioonienergia

Ionisatsioonienergia on gaasifaasis olevalt aatomilt elektroni eemaldamiseks vajaminev
energia. lonisatsioonienergia voib olla antud esimese elektroni eemaldamise kohta neutraalselt
aatomilt (esimene ionisatsioonienergia), teise elektroni eemaldamise kohta iihelaengulisest
katioonist (teine ionisatsioonienergia) jne. Kuna esimese elektroni eemaldamine on kodige lihtsam,
siis on kindla elemendi esimene ionisatsioonienergia alati vdiksem kui sama elemendi jargnevad

ionisatsioonienergiad. Paljude elementide esimesed ionisatsioonienergiad on kujutatud tabelis 3.
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1312
L Be B C N 0 F
520 900 801 1087 1402 1314 1681
Na Mg Al Si P S cl
496 738 578 787 1012 1000 1251 1521
K Ca Sc Ti Vv Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga Ge As Se Br Kr

419 590 633 659 651 653 717 763 760 737 746 906 579 762 947 941 1140 1351
Rb Sr Y Zr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag Cd In Sn Sb Te | Xe
403 550 600 640 652 684 702 710 720 804 731 868 558 709 834 869 1008 1170
Cs Ba La Hf Ta W Re Os Ir Pt Au Hg T Pb Bi Po At Rn
376 503 538 659 761 770 760 840 830 870 890 1007 589 715 703 812 899 1037

Tabel 3. Monede elementide esimesed ionisatsioonienergiad (kJ/mol). Korgemate
ionisatsioonienergiatega elementide ruudud on tumedamad.

Allikas: http.//en.wikipedia.org/wiki/lonization_energies_of the_elements %28data_page%629

Ionisatsioonienergiate tabelist on néha, et:

1) Ionisatsioonienergiad reeglina kahanevad peaalarithmas allapoole liikumisel.

2) Ionisatsioonienergiad reeglina kasvavad peaalariihmade elementide puhul perioodis paremale

litkumisel.

Koige kergemini moodustavad katioone perioodilisussiisteemi vasakus alumises nurgas

olevad elemendid ja koOige raskemini parema iilemise nurga elemendid. Madalad

ionisatsioonienergiad on iseloomulikud metallidele.

Elektronafiinsus

Elemendi elektronafiinsus on energia, mis vabaneb elektroni liitumisel gaasifaasis olevale
elemendi aatomile. Elektroni liitmisel voib monede aatomite puhul tegelikult ka energiat neelduda,
mistottu omab nende aatomite elektronafiinsus vastupidist mérki energia vabanemisega vorreldes.
Iooni moodustumisel eralduva energia korral on elektronafiinsust kirjanduses tdhistatud nii
negatiivse kui ka positiivsena. See ei ole sisuline vastuolu, vaid ainult ajaloolisel pdhjusel
ebaselgeks jddnud kokkuleppelise tdhistamisviisi valiku kiisimus. Selles materjalis tdhistatakse

positiivse elektronafiinsusega seda, et aatomile elektroni liitmisel eraldub vastav kogus energiat.

Tabelis 4 on esitatud monede elementide elektronafiinsuste vairtused. Perioodilised trendid

on elektronafiinsuste puhul ndrgemad kui ionisatsioonienergiate voi aatomiraadiuste puhul. Kdige
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olulisem on tihele panna, et elektronafiinsused on kdrgemad perioodilisustabeli paremal poolel'”.

Korge elektronafiinsus soodustab anioonide moodustamist.

H

73

Li Be B C N 0]
60 27 122 141
Na Mg Al Si P S
53 42 134 72 200

K Ca Sc Ti Y Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga Ge As Se
48 2 18 8 51 65 15 64 112 119 41 119 79 195
Rb Sr Y Zr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag Cd In Sn Sb Te
47 5 30 41 86 72 101 110 54 126 39 107 101 190

Cs Ba La Hf Ta W Re Os Ir Pt Au Hg Tl Pb Bi Po At
46 14 45 31 79 104 151 205 223 36 35 91

Tabel 4. Monede elementide elektronafiinsused (kJ/mol). Korgemate elektronafiinsustega
elementide ruudud on tumedamad.”’

Allikas: http://en.wikipedia.org/wiki/Electron_affinity _%28data_page%529

Elektronegatiivsus

Uhendite omaduste seletamiseks on oluline teada, kas elementide aatomid pigem tdmbavad
ithendite moodustamisel enda poole elektrone vdi annavad elektrone dra. Seetdttu on vdetud
kasutusele elektronegatiivsuse moiste. Mida elektronegatiivsem on aatom, seda rohkem tdmbab
aatom enda poole elektronpaari keemilises sidemes.

On vilja tootatud mitu elektronegatiivsuse erinevatel definitsioonidel pdhinevat skaalat.
Koik need skaalad annavad sarnaseid suhtelisi véértusi (st korge elektronegatiivsusega elemendid
ithes skaalas omavad korget elektronegatiivsust ka teises), ent soltuvalt definitsioonist tépsed
viirtused skaalades varieeruvad. Uks lihtsamaid on ilmselt ameerika fiiiisiku ja keemiku R. S.
Mullikeni poolt vilja tootatud elektronegatiivsuse skaala. Selle jérgi on elektronegatiivsus y

ionisatsioonienergia / ja elektronafiinsuse £, poolsumma:

I+E,
2

Seega, mida korgem on ionisatsioonienergia (aatomilt raskem elektroni dra vdtta) ja korgem

X:

elektronafiinsus (aatom liidab holpsasti elektrone), seda suurem on elektronegatiivsus. Madala

'V .a viirisgaasid ja limmastik.
"' Kirjanduses esitatud elektronafiinsustes on sageli sama elemendi kohta 10-20 kJ/mol erinevused.
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ionisatsioonienergia ja elektronafiinsusega elemendid ei liida elektrone hdlpsasti, vaid pigem

loovutavad neid keemilistes reaktsioonides. Nonda on madala elektronegatiivsusega elemendid

keemilistes reaktsioonides redutseerijad ning korge elektronegatiivsusega elemendid oksiideerijad.

Kodige esimese ja enimkasutatava elektronegatiivsuste skaala motles vélja ameerika keemik
L. Pauling. Paulingi elektronegatiivsused arvutatakse ldhtudes sidemeenergiate pdhjal leitavast
ioonilisest komponendist sidemes: mida ioonilisemaid {ihendeid element annab, seda suurem on
selle elektronegatiivsus. Ka edasises Oppematerjalis kasutatakse Paulingi elektronegatiivsusi.

Tabelis 5 on esitatud olulisemate elementide elektronegatiivsused.

H
2,20

Li Be B C
0,98 1,57 2,04 2,55

Na Mg Al Si P
0,93 1,31 1,61 1,90 2,19 2,58

K Ca Sc Ti Vv Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga Ge As
08 1,00 1,36 154 163 166 155 183 188 191 190 1,65 181 2,01

Rb Sr Y Zr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag Cd In Sn Sb
08 09 1,22 133 16 216 19 22 228 220 193 169 1,78 196 2,05

Cs Ba La Hf Ta w Re Os Ir Pt Au Hg T Pb Bi
079 08 11 13 15 236 19 22 220 2,28 254 200 162 187 2,02

Tabel 5. Monede keemiliste elementide elektronegatiivsused Paulingi skaala jéirgi. Korgemate
elektronegatiivsustega elementide ruudud on tumedamad.

Allikas: http.//en.wikipedia.org/wiki/Electronegativity#Electronegativities _of the elements

Tabelist 5 saab teha mitmeid olulisi jareldusi:
1) Madalaimad

perioodilisustabeli vasakus alumises nurgas ning korgeimad elektronegatiivsused tiitipilistele

elektronegatiivsused on omased koige metallilisematele elementidele

reaktsioonivoimelistele mittemetallidele perioodilisussiisteemi paremas iilemises nurgas.

2) Elektronegatiivsused reeglina kasvavad peaalariihmade elementide puhul perioodis paremale

minnes.

3) Elektronegatiivsused reeglina kahanevad peaalariihmades allapoole minnes.

Nii vdga madalate kui ka védga korgete elektronegatiivsustega elementidest moodustuvad
lihtained reageerivad energiliselt paljude teiste ainetega. Néiteks K, Rb ja Cs siittivad reaktsioonil
veega pdlema (koos eralduva vesinikuga) ning Rb ja Cs siilitamiseks piisab vaid kokkupuutest
ohuga. F, reageerib aktiivselt ka paljude keemiliselt iisna stabiilsete ainetega ja siilitab niiteks

asbesti, tellise ning isegi vee. Fluori korge reaktsioonivoime tekitas selle elemendi avastamisele 19.
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sajandil ebameeldiva takistuse: raske oli valmistada ja eraldada lihtainena elementi, mis reageeris
(12

katseseadmetega
Reasta jargnevad aatomid kasvava oksiideerimisvdime jarjekorras, alustades norgimast: Si, S, CL.
A.Si, S, Cl
B. S, Cl, Si
C.CLSi, S
D. S, Si, Cl

Lahendus
Aatomite voime kéituda oksiideerija voi redutseerijana maarab nende elektronegatiivsus. Kuna koik
need elemendid asuvad iihes perioodis ja peaalariihmades, on vastavalt elektronegatiivsuse kasvule

perioodis vasakult paremale lihtne jareldada, et dige jérjestus on A.

Trendide pdhjustest perioodilisussisteemis

Enamik varasemalt esitatud trendidest on seletatavad ainult paari {ildise pohjuse abil.

Aatomi- ja iooniraadiuste kasvu peaalarihmas allapoole minnes pohjustab elektronkihtide

lisandumine aatomisse. Kuna peaalariihmades allapoole minnes mdjutab viliskihi ja tuuma

vaheliste elektriliste joudude suurust rohkem aatomiraadiuse kui tuumalaengu kasv, on allpool
asetsevate elementide viliskihtide elektronid tuumaga ndrgemini seotud. Seetdttu kahanevad
peaalariihmas allapoole minnes ka ionisatsioonienergiad.

Perioodis vasakult paremale avalduvate trendide selgitamiseks tuleb kasutusele votta
efektiivse laengu modiste. Elektronid toukuvad teiste samamérgilise laenguga elektronidega ning
tombuvad vastasmirgilise laenguga aatomituumaga. Seega on elektroni aatomis hoidev laeng
(efektiivne laeng) elektronide omavahelise tdukumise tdttu véiksem kui tuumalaeng (st teised
elektronid ekraneerivad ehk varjestavad tuumalaengut). Tuleb arvestada, et mingile elektronile
mojuva tuumalaengu kahandamiseks peab teine elektron sattuma selle elektroni ja tuuma vahele
(joomis 3). Kuna samale elektronkihile lisanduvad elektronid asuvad iildiselt tuumast ligikaudu

samal kaugusel, kahandavad need efektiivset laengut vdhe ning perioodis toimub tdnu tuumalaengu

2 Kuigi keemikutele pdhjustas peavalu, et fluor juba tekkimisel isegi vihereaktiivsete kuld- ja
plaatinaelektroodidega &ra reageeris, osutus 10puks fluori eraldamiseks piisavalt inertseks plaatina ja
iriidiumi sulamist elektrood.
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kasvule vasakult paremale efektiivse laengu kasv. Seetdttu esineb peaalarithma elementide puhul

perioodis vasakult paremale liikudes ionisatsioonienergia kasv ning aatomiraadiuse kahanemine.

Positiivselt laetud tuum tombab

Tuuma ja vaadeldava elektroni )
lektroni enda poole

vahelisesse piirkonda sattuvad elektronid
vahendavad selle tdmbumist tuuma pQole

Vaadeldav

Elektronid, mis on valjaspool tuuma ja vaadeldava
elektroni
vahelist ala, tuumalaengu mdju ei ei vahenda

Joonis 3. Efektiivse laengu teke.

1 Korvalalariihmade metallide perioodilissiisteemi trendide seletamiseks tuleks siiveneda elektronkihtide
struktuuri, mistottu jitame nende trendid praegusel tasemel seletamata.
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3. Keemilise reaktsiooni energeetiline efekt

Koostanud Jorgen Metsik

Keemiliste reaktsioonide toimumisel kas neeldub v&i vabaneb energiat. Harilikult on tegemist
soojusenergiaga, kuigi monedes keemilistes protsessides voOib energia neelduda voi eralduda
valgusena. Sageli nimetatakse keemilise reaktsiooni energeetilist efekti seetdttu soojusefektiks.
Kodik ained omavad teatavat sisemist energiavaru ehk siseenergiat (aineosakeste kineetiline ja
potentsiaalne energia). Kui reaktsioonisaaduste energiavaru erineb ldhteainete energiavarust, siis
kaasneb reaktsiooniga energeetiline efekt.

Termodiinaamika esimene seadus viidab, et suletud siisteemis'* on siseenergia muut AU
soltuv iilekanduvast soojushulgast (g) ja to0st (w). Siisteemile antud soojushulk ja siisteemi vastu
tehtav t00 kasvatavad siisteemi siseenergiat.

AU =q+w (3.1)
Kui konstantse ruumalaga siisteemis t60d ei tehta (w = 0), siis on siisteemile antav vdi sealt voetav
soojushulk vordne siseenergia muuduga. Keemias tegeletakse aga reeglina siisteemidega, mis on
konstantsel rdhul. Konstantsel rdhul on vdimalik siisteemi vaba paisumine voi kahanemine, mistdttu
tuleb arvestada ka paisumistodd. Seda vdimaldab arvesse votta entalpia H, mis avaldub siseenergia
U, rohu p ja ruumala V kaudu jérgnevalt:

H=U+pV (3.2)

Ainult paisumist6od tegeva susteemi puhul on konstantsel réhul entalpiamuut AH = ¢g. Kui

reaktsioonides ei osale gaasilised ained, on entalpiamuudu erinevus siseenergia muudust praktikas
véga viike.
Lisamaterjal: miks annab entalpiamuut soojusefekti konstantsel rohul?
Konstantsel rShul saab valemi (3.2) pohjal leida mingi protsessiga kaasneva entalpiamuudu AH:
AH = AU + pAV (3.3)

Kasutades valemit (3.1), saame:

AH = q +w + pAV 3.4
Eeldame, et siisteem teeb ainult paisumistddd. Paisuva siisteemi heaks nditeks on gaas silindris, millel on hddrdevabalt
litkkuv kolb. Paisumistod konstantse vilisrdhu p,, vastu on kolvi poolt ldbitud korguse d korrutis paisumisele vastu
todtava jouga (mida saab kirjutada vélisrdhu ja kolvi pindala 4 korrutisena):

t66 = peAd

Kuna pindala korrutis korgusega on vdrdne ruumala muutusega AV ja siisteem kaotab t66d tehes energiat (st w on

miinusmargiga), siis:

' Termodiinaamikas jaotatakse maailm kaheks: uuritav siisteem ja seda imbritsev keskkond. Siisteem vdib
olla avatud (toimub nii aine- kui ka energiavahetus iimbritseva keskkonnaga), suletud (toimub ainult
energiavahetus keskkonnaga) voi isoleeritud (ei toimu energia- ja ainevahetust keskkonnaga).

42



W = =D AV (3-5)
Kuigi seda seost on koige lihtsam tuletada paisuva gaasi jaoks kolvis, on (3.5) tegelikult universaalne valem konstantse
vilisrGhu vastu tehtava paisumistdd jaoks. Paigutades (3.5) leitud t66 vorrandisse (3.4), saame:
AH = q — pe AV + pAV
Kui rohk siisteemis on vordne vilisrohuga, siis p = p,, ning kaks viimast liiget koonduvad vilja.
Reaktsiooniga kaasnevat entalpiamuutu nimetatakse harilikult reaktsioonientalpiaks
(reaktsioonisoojuseks). Kui keemilise reaktsiooni kéigus siisteemi entalpia kasvab, kirjutatakse

reaktsioonientalpia kokkuleppeliselt plussmédrgiga (AH > 0), sest siisteem omandab energiat.

Sellisel puhul neeldub reaktsiooni kdigus keskkonnast energiat ja reaktsiooni nimetatakse

endotermiliseks. Kui keemilise reaktsiooni kdigus siisteemi entalpia kahaneb, kirjutatakse
reaktsioonientalpia miinusmirgiga (AH < 0), sest siisteem kaotab energiat. Sellisel puhul eraldub

keskkonda energiat ja reaktsiooni nimetatakse eksotermiliseks. Eksotermiliste reaktsioonide

tiitipilised néited on erinevad pdlemisreaktsioonid, mille kéigus eraldub soojust ja valgust.

Vesiniku pdlemisreaktsiooni 2H, + O, — 2H,0 reaktsioonientalpia AH = —572 kJ. Kui suur
soojushulk eraldus 125 g vesiniku pdlemisel?

Lahendus

Tegemist on pdhimdtteliselt molaararvutusega. 2 mol vesiniku pdlemisel eraldub 572 kJ energiat,

seega:

1 mol 572 K]

1= 1258 (M) o e T mol (1)

~ 1,77 -10* k] = 17,7 MJ

Seega on eralduv soojushulk 17,7 MJ. Kuna me tdpsustame juba, et tegemist on eralduva
soojushulgaga, pole tarvis miinusmaérki kasutada.

ReaktsioonivOrrandit, milles on mainitud ka reaktsiooni soojusefekt (tavaliselt
reaktsioonientalpiana), nimetatakse termokeemiliseks vorrandiks (termokeemia vorrandiks). Kuna
reaktsioonientalpiad sdltuvad ka aine olekust, siis tdhistatakse termokeemilistes vOrrandites ainete
agregaatolekud (ja kohati isegi allotroopsed vormid, sest entalpia soltub ka osakeste paigutusest
kristallvores). Termokeemilise vorrandi ndide on toodud allpool:

C(t) + Ox(g) — CO2(g) AH®393=-393,5 k]

Toodud termokeemiline vérrand niitab, et 1 mol tahke (t) siisiniku'® reageerimisel 1 mol gaasilise
(g) hapnikuga moodustub 1 mol gaasilist siisinikdioksiidi ja rohul 1 bar (iilaindeks °) on
reaktsioonientalpia 298 K juures —393,5 kJ (eraldub soojushulk 393,5 kJ). Vedeliku korral
tahistatakse seda eesti keeles (v)-ga. Inglise keeles tihistatakse tahket ainet (s), vedelikku (1) ja

' Tiiesti tdpne oleks mirkida ka tahke siisiniku allotroopne vorm. Siinkohal on mdeldud grafiiti, mida vdiks
vorrandis tihistada ka kui C(gr).
43



gaasi (g).'® Monikord jdetakse ingliskeelsed liihendid eesti keelde tdlkimata. Temperatuuri ja rohku
ei ole alati termokeemiliste vOrranditega iilesannetes antud: sellel puhul eeldatakse, et temperatuuri
ja rohku ei ole vaja arvutustes arvestada ning koik etteantud andmed/arvutatavad suurused on juba
arvutuse jaoks Oigel temperatuuril ja rohul. Reaktsioonientalpia soltub temperatuurist, ent
viiksemates temperatuurivahemikes iisna vidhe, nonda eeldatakse iilesannete lahendamisel sageli
reaktsioonientalpia konstantsust. Rohust soltub reaktsioonientalpia olulisel mééral ainult siis, kui
reaktsiooniga kaasneb mingite gaasiliste ainete ruumala muutus.

Nii entalpia kui ka siseenergia on termodiinaamika seisukohast olekufunktsioonid: nende

vadrtused soltuvad ainult siisteemi olekust, mitte selle saavutamise viisist. Seega piisab reaktsiooni

soojusefekti arvutamiseks alg- ning 16ppoleku teadmisest: mingi uuritava keemilise reaktsiooni

entalpiamuudu annab nende reaktsioonide entalpiamuutude summa, mis uuritava sisteemi

algolekust 16ppolekusse viivad. Seda reeglit tuntakse ajaloolistel phjustel Hessi seadusena.'’

Tegemist on jireldusega energia jddvuse seadusest ning olekufunktsioonide omadustest. Hessi
seadust illustreerib joonis 1. 1 mol gaasilise ldmmastiku ja 2 mol gaasilise hapniku omavahelisel
reaktsioonil, mis annab saaduseks 2 mol gaasilist limmastikdioksiidi, neeldub 68 kJ energiat. Kui
panna reageerima 1 mol gaasilist ldmmastikku ja 1 mol gaasilist hapnikku, moodustub 2 mol
gaasilist ldmmastikmonooksiidi ja neeldub 180 kJ energiat. Kui moodustunud 2 mol gaasilist
lammastikmonooksiidi reageerivad 1 mol gaasilise hapnikuga, siis tekib 2 mol gaasilist
lammastikdioksiidi ning eraldub 112 kJ energiat. Nende kahe jéirjestikuse reaktsiooni alg- ja
10ppolek on samavéddrne esimese reaktsiooni alg- ja 10ppolekuga ning seega on ka nende

summaarne entalpiamuut vordne esimese reaktsiooni entalpiamuuduga.

N
2NO(g), O,(g)
a AH,=-112 k]
©
Ll
AH = AH +AH
AH =68 kJ o2
AH =180k —112 k) =68 kJ
N_(g), 20,(g) N_(g), 20,(g)

Joonis 1. Reaktsioonientalpia soltub siisteemi alg- ja loppolekust, mitte reaktsiooni ldbiviimise

teest.

" Ingl s — solid, 1 — liquid, g — gas _
'7'19. sajandi I poolel selle avastanud ja muuhulgas ka Tartu Ulikoolis meditsiini dppinud G. H. Hessi jirgi.
44



Nagu eelnevalt ndgime, on keemilist reaktsiooni voimalik jagada erinevate reaktsioonide

summaks (pole vahet, kas tegelike reaktsioonietappide voi kujutletavate reaktsioonide, peamine, et
alg- ja ldppolek oleksid samad). See osutub tundmatute reaktsioonientalpiate leidmisel viga
kasulikuks teadmiseks. Termokeemiliste vorranditega on vdimalik sooritada mdningaid tehteid
(liitmine/lahutamine ja korrutamine/jagamine), kusjuures reaktsioonivorranditega sooritatud tehted
tuleb sooritada ka reaktsioonientalpiatega, mistdttu on vdimalik arvutada ldhtereaktsioonide

termokeemiliste vorrandite pohjal tundmatute reaktsioonide reaktsioonientalpiaid.

Arvuta reaktsiooni Hy(g) + Cly(g) — 2HCI(g) entalpiamuut, kui on antud:

NH;(g) + HCl(g) — NH4CI(t) AH=-176 kJ
Na(g) + 3Ha(g) — 2NHs(g) AH=-92k]

Na(g) +4Ha(g) + Cla(g) — 2NH4CI(1) AH=-629kJ
Lahendus

Selliste {ilesannete puhul on vaja korrutada reaktsioonivorrandid 14dbi selliste kordajatega, et

reaktsioonivorrandite liitmine annaks otsitava reaktsioonivOrrandi. Seejirel tuleb otsitava

reaktsioonivorrandi  kohta kéiva reaktsioonientalpia leidmiseks teha sama ka teadaolevate

reaktsioonientalpiatega. On oluline tdhele panna, et reaktsiooni suund on seotud reaktsioonientalpia

mairgiga: vastassuunas toimuv reaktsioon omab vastupidise mirgiga reaktsioonientalpiat. Seega
vastab reaktsiooni ldbikorrutamine kordajaga —1 reaktsiooni suuna vahetamisele (neelduv soojus ja
eralduv soojus ldhevad vahetusse).

Otsitava entalpiaga reaktsioonis ei ole ammoniaaki, ammooniumkloriidi ja ldmmastikku. Seetdttu
on vaja need litkkmed vorrandite liitmisel vilja koondada. See on vdimalik siis, kui esimene vorrand
korrutada lébi —2-ga;

2NH4CI(t) — 2NH;(g) + 2HCI(g) AH=-2:(-176) kJ

teine vorrand —1-ga;

2NH;(g) — Na(g) + 3Ha(g) AH=-1:(-92) kJ

ja kolmas vdrrand jitta muutumatuks:

Na(g) + 4H,(g) + Cly(g) — 2NH4CI(t) AH=-629 kJ

Kui vorrandite vasakud ning paremad pooled kokku liita ja omavahel vorduma panna, koonduvad
iileliigsed litkmed vélja ning lihtsustamise jirel on tulemuseks reaktsioon H(g) + Cly(g) —
2HCI(g). Sellele vastava reaktsioonientalpia leidmiseks on samamoodi vaja kokku liita kordajatega
1dbi korrutatud eelnevate reaktsioonide entalpiamuudud:

AH(otsitav) = =2 - (=176 K]) + (=1) - (=92 kJ) + (—629 k]) = —185 K]
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Eelpooltoodud lahenduskéigu abil reaktsioonientalpiate leidmise oskus on vdga oluline, ent
suvaliste reaktsioonide entalpiamuutude kombineerimisel dige reaktsioonientalpia leidmine on
praktikas mOnevorra tiilikas. Sellest oluliselt lihtsam oleks suuta tabeliandmete ja iildise valemi abil
otsitava reaktsiooni entalpiamuut vélja arvutada. Seetdttu on olemas tabelid standardsete
tekkeentalpiate ja standardsete pdlemisentalpiatega. Mingi iihendi standardne tekkeentalpia'®
AH{° on entalpiamuut, mis esineb p = 1 bar'® juures iihe mooli iihendi tekkimisel piisivas olekus
puhastest lihtainetest. Harilikult on see entalpiamuut antud temperatuuril 25 °C ehk 298,15 K. Kuna
tekkeentalpia on antud mooli saaduse kohta, siis kasutatakse selle tihikuna kJ/mol. Niiteks HCI
standardne tekkeentalpia AHy® =-92,3 kJ/mol tuleneb jargmisest termokeemilisest vorrandist:
YaHo(g) + 2Cly(g) — HCI(g) AH93=-92,3 kJ

Definitsioon (saadust peab tekkima 1 mol) nduab eelmise vorrandi puhul murdarvuliste kordajatega

vorrandi kasutamist. Termokeemilistes vorrandites on murdarvulised kordajad vajaduse korral
lubatud, ent muudes reaktsioonivorrandite kirjutuskujudes neid {ldiselt ei kasutata. Puhaste

stabiilsete lihtainete standardne tekkeentalpia on defineeritud nulliks. Standardse tekkeentalpia voib

defineerida ka lahuse kohta: sellisel puhul on 1 M kontsentratsiooniga lahus rdhul 1 bar.?

Mingi ithendi standardne pélemisentalpia®’ AH.° on entalpiamuut, mis esineb ithe mooli
ithendi tdielikul pdlemisel (tekivad saadused, mis enam edasi ei oksiideeru) p = 1 bar juures.
Orgaanilise aine korral loetakse tédieliku pdlemise saadusteks niiteks gaasiline siisinikdioksiid ning
vedel vesi, kui iihend sisaldab lammastikku, siis ka gaasiline ldmmastik. Naiteks propaani (Cs;Hg)
AH.° =-2220 kJ/mol ja sellele vastab termokeemiline vorrand
C;3Hs(g) + 501(g) — 3COx(g) + 4H,0(v) AH®393=-2220kJ

Standardse reaktsioonientalpia arvutamiseks tekkeentalpiate jargi tuleb reaktsioonisaaduste

tekkeentalpiate summast lahutada ldhteainete tekkeentalpiate summa (n on konkreetse ainehulk):
AH® = z nAHf (saadused) — z nAHg (lihteained) (3.6)

Standardse reaktsioonientalpia arvutamiseks pdlemisentalpiate jargi tuleb reaktsiooni ldhteainete

poOlemisentalpiate summast lahutada saaduste polemisentalpiate summa:
AH® = Z nAH? (ldhteained) — Z nAH? (saadused) (3.7)

Valemite (3.6) ja (3.7) abil saab mugavalt leida standardse reaktsioonientalpia, kui antud on ainult
tekke- vOi polemisentalpiad. Mdlemad eelpooltoodud valemid on kergesti tekke- ja

poOlemisentalpiate definitsiooni ning Hessi seadust kasutades tuletatavad, ent aja kokkuhoiu huvides

18,,Tekkeentalpia” asemel kasutatakse ka moistet ,,tekkesoojus”.
%1 bar = 100 000 Pa ~ 1 atm
* Toodud kontsentratsioon kehtib ideaalse lahuse kohta (lahus, mille kdik komponendid on omavahel
ihesugustes vastastikmdjudes).
21,,P616misentalpia” asemel kasutatakse ka madistet ,,pdlemissoojus”.
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on kasulik neid peast teada. Kui iilesanne on keerukam ja 10pptulemus ei ole valemitest (3.6) voi

(3.7) ilmne, siis on mdistlik kirjutada entalpiatele vastavad termokeemilised vorrandid vilja ja

lahendada iilesanne analoogiliselt néidisiilesandele 2.

Metabolism on tarvitatava toidu jark-jdrguline lagundamine, et varustada meid energiaga kasvuks ja
muudeks funktsioonideks. Selle kompleksprotsessi summaarset reaktsiooni nditab gliikkoosi
(C6H120¢) reageerimine CO;-ks ja H,O-ks. Sellel metabolismi protsessil on palju astmeid ja selle
entalpiat (AH) kutsutakse pdlemisentalpiaks. Seda sellepérast, et sama soojushulk eraldub, kui me
poletame 1 mooli gliikoosi dhu kdes vdi metaboolne protsess lagundab selle. Millist jargmistest
vorranditest voib kasutada, et digesti arvutada metaboolse protsessi standardne entalpia?

A. AH= [AH{’ (CO,) + AHY (H,0)] — [AHf (CcH1206) + AHE (Oy)]

B. AH’=[3AHy’ (COy) + 3AH;’ (H20)] — [AH;(C¢H1206) + 3AHY (07)]

C. AH’=[3AHy’ (CO,) + 6AH;” (H20)] — [AH;(C¢H1206) + 3AHY (07)]

D. AH= [6AH;’ (CO,) + 6AHF (H,0)] — [AH?(CsH1,06) + 6AH? (0,)]
Lahendus

— ~

Esmalt tasakaalustame gliikoosi pdlemise/metabolismi vorrandi.

CeH 1206 + 60, — 6CO; + 6H,0O

Tekkeentalpiate kaudu avaldub uuritav entalpiamuutus valemi (3.6) jargi kui saaduste
tekkeentalpiate summa miinus ldhteainete tekkeentalpiate summa. Arvestades moolide arvu

reaktsioonivorrandis nditavaid kordajaid, on dige vastus D.

Naftaleeni (C;oHg) pOlemisentalpia on —1230 kcal-mol ™. COy ja HyO() tekkeentalpiad on
vastavalt -94 ja —68 kcal-mol™'. Milline on naftaleeni tekkeentalpia?

A. 926 kcal-mol ™

B. +18 kcal-mol ™

C. +222 kcal-mol ™

D. ~1680 kcal-mol ™

Lahendus

Kirjutame vélja naftaleeni pdlemisreaktsiooni vorrandi

CioHg+ 120, — 10CO; + 4H,0

Seose (3.6) jargi peab selle reaktsiooni entalpia (naftaleeni pdlemisentalpia) olema saaduste
tekkeentalpiate summa miinus ldhteainete tekkeentalpiate summa. Hapniku tekkeentalpia on null,

seega pole seda vaja arvutuses arvestada. Jarelikult on naftaleeni tekkereaktsiooni entalpia
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AH° = 10 mol - (=94 kcal - mol™1) + 4 mol - (—68 kcal - mol™!) — 1 mol
- (=1230 kcal - mol™1) = 18 kcal
Oige vastus on B: AH{(naftaleen) = 18 kcal'mol™"
Paneme tdhele, et iilesanne oli sarnane eelnevale (ndidisiilesanne 3), ent siin tuli teada ka hapniku
tekkeentalpia vOrdumist nulliga ning avaldada reaktsioonis osavotva aine tekkeentalpia

reaktsioonientalpia kaudu, mitte vastupidi.

Leidke ZnSO4(t) tekkeentalpia jargmiste termokeemiliste vOrrandite alusel.

27ZnS(t) + 30,(g) — 2ZnO(t) + 2S0x(g) AH® =-890 kJ
Zn(t) + S(t) — ZnS(t) AH° =-201kJ
250,(g) + 02(g) — 250s(g) AH®=-196 k]
ZnS04(t) — ZnO(t) + SOs(g) AH® =+234 k]
Lahendus

Kirjutame vorrandid selliselt, et nende liitmisel jadksid vasakule ainult lihtained ja paremale neist

lihtainetest moodustuv iihend. Sellele vorrandile vastav entalpia ongi iihendi tekkeentalpia.

2ZnS(t) + 304(g) — 2ZnO(t) + 2S0x(g) AHP =-890 kJ
27Zn(t) + 2S(t) — 2ZnS(t) AHP =2-(-201) kJ
280,(g) + O2(g) — 280s(g) AH®=-196 kJ
2Zn0(1) + 2S05(g) — 2ZnSO4(t) AH° = -2234 K]
27n(t) + 2S(t) + 405(g) — 2ZnSOu(t) AHP = (—890 — 402 — 196 — 468) kJ = —1956 kJ

Selle reaktsiooni peab veel kahega 1dbi jagama, et saada iihe mooli kohta antud tekkeentalpia
(oleksime voinud kahega ldbijagamist juba enne liitmist sobivate kordajate valikuga véltida, aga see
on vormistaja maitse asi!).

Zn(t) + S(t) + 202(g) — 2ZnSO4(t) AH° =-978 kJ

Jarelikult on AHP(ZnSO4) = —978 kJ/mol. Ulesanne sarnaneb niidisiilesandele 2, ainult siinses

iilesandes tuli teada lisaks Hessi seadusele ka tekkeentalpia definitsiooni.
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Aatomite ja molekulide potentsiaalne energia soltub nende omavahelisest kaugusest. Aatomid

paiknevad molekulides ning ioonid piisivad kristallides seedttu, et teatavas vahekauguses esineb
potentsiaalse energia miinimum, mis vastab stabiilseimale olekule. Aatomite kaugenemisel
iiksteisest hakkavad domineerima tombejoud ning ldhenemisel iiksteisele toukejoud. Sarnased
»potentsiaaliaugud” kaasnevad ka molekulide omavaheliste toimetega, ent neile vastavad energiad
on viiksemad ning molekulidevahelised toimed ndrgemad, olles soojusliikumise energia poolt

kergemini iiletatavad. Neid aatomite voi ioonide vahelisi mojusid, millega kaasneb oluline vilise

elektronkihi (voi mdnedel juhtudel ka sellele eelneva elektronkihi) elektronide iimberpaiknemine,

nimetatakse keemiliseks sidemeks. Keemiline sideme jaotatakse kovalentseks, iooniliseks ja

metalliliseks. Osakeste vahel esinevaid mdjusid, mille k&igus elektronkatted deformeeruvad
mdddukamalt ning keemilist sidet ei moodustu, nimetatakse molekulidevahelisteks joududeks
(ehk vastastiktoimeteks voi interaktsioonideks). Molekulidevahelised joud on reeglina keemilisest
sidemest norgemad. Jaotus molekulidevahelisteks joududeks ja keemilisteks sidemeteks on
kokkuleppeline, sest nende vahele ei ole lihtne tommata paris selget eraldusjoont.
Potentsiaalikdverad (potentsiaalse energia kaugussoltuvused) omavad monevorra sarnast
kuju nii molekuli moodustavate aatomite, kristalli moodustavate ioonide kui ka eri
molekulide/keemiliselt seondumata aatomite vahel: osakeste ldhendamisel 16pmatust kaugusest (mis
voetakse tavaliselt kokkuleppeliselt potentsiaalse energia nullpunktiks) hakkab energia kahanema,

kuni jouab miinimumini, mis vastab tasakaaluasendile. Edasisel osakeste ldhenemisel esineb tdnu
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elektronpilvede kattumisele jirsk potentsiaalse energia kasv. Uks niide sellise iildise kujuga

koverast on toodud joonisel 1.

Domineerivad
toukejoud

-\~

Fm

Domineerivad tdmbejdoud

Joonis 1. Potentsiaalse energia (V) soltuvus kahe aatomi vahelisest kaugusest. Aatomite tdielikuks
eraldamiseks on neile vaja anda vihemalt energia E.*

Kui hakata aatomeid teineteisele 10pmatust kaugusest ldhendama, siis potentsiaalne energia
kahaneb. Kuni aatomite joudmiseni tasakaalulise kauguseni (joonisel I ry) domineerivad aatomite
vahel tombejoud.” Kaugusel ry, esineb potentsiaalse energia miinimum, mis vastab stabiilsele
aatomite paiknemisele, milles summaarset joudu ei moju (tdmbe- ja toukejoud on vordsed). Kui
aatomite ldhendamisel mingist suuremast kaugusest kuni kauguseni r,, eraldub energiat
(potentsiaalne energia muutub viiksemaks), siis edasiseks aatomite ldhendamiseks tasakaaluolekust
viiksemate kaugusteni tuleb anda tdiendavat energiat, sest aatomite vahel muutuvad kauguse
vahenemisega valdavaks véga kiiresti kasvavad tdukejoud. Potentsiaalse energia kiire kasv aatomite
lahenemisel tasakaalulisest kaugusest viaiksemate kaugusteni pdhjendab ka ,,aatomiraadiuse” moiste
kasutamist: aatomeid on raske tasakaaluasendist oluliselt rohkem kokku suruda ja need meenutavad
selles mottes tdepoolest jaiku kerasid.

Selline on potentsiaalse energia kaugussoltuvuse iildine kuju kahe osakese vahel, ent
soltuvalt mojuvate joudude tiilibist varieerub kovera tipne matemaatiline kirjeldus (eriti soltub
sellest tdombejoudude komponent) ja ka potentsiaalse energia miinimumile vastava energia suurus
(keemilised sidemed on reeglina oluliselt tugevamad kui teised molekulidevahelised toimed).

Keemikud motlevad keemilise sideme vOi molekulidevaheliste joudude tugevuse all

potentsiaalikovera energia miinimumi stigavust (joonisel I tdhistatud kui E). Potentsiaalse energia

* Antud graafik kujutab jdude keemiliselt scondumata aatomite vahel, ent sarnase kujuga kdvera saab
joonistada ka keemilise sideme jaoks,
»  Diferentsiaalarvutuse tundjatel on osakestevahelist joudu lihtne mdista kui negatiivset tuletist
potentsiaalsest energiast kauguse jargi F' = —dV(r)/dr.
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miinimumi siigavus Idpmatusse kaugusesse viidud aatomite suhtes on keemilise sideme puhul
vordne sideme tugevust iseloomustava sideme dissotsiatsioonienergiaga, mis tuleb molekulile
anda keemilise sideme 10hkumiseks absoluutse nulli juures. Osakestevahelise jou kui fiilisikas
defineeritud madiste suurus mingis punktis on tegelikult soltuv sellest, kui jarsk on mingi kauguse
juures potentsiaalikdver. Siigavama potentsiaalse energia miinimumi korral on see tdepoolest ka
jarsem, st osakeste iiksteisest lahtirebimiseks on vaja rakendada suuremat joudu, ent
tasakaaluolekus r,, osakestevaheline joud puudub. Seega voib Gelda, et keemikud kasutavad
,molekulidevaheliste joudude” moistet fiilisika seisukohast veidi lohakalt.

L,Molekulidevahelisteks joududeks” kutsutakse ka aatomite, molekulide ning iooni ja

neutraalse aatomi vo0i molekuli vahelisi mojusid. ,,Molekulidevahelised joud” on iildine

koondmdiste kdigi nende aineid koos hoidvate joudude kohta, mida keemilise sideme alla ei
liigitata, isegi kui need joud otseselt molekulide vahel ei mdju.

Lisaks sideme dissotsiatsioonienergiale, mis on mingi kindla tihendi keemilise sideme jaoks
méidratud véirtus, kasutatakse keemilise sideme tugevuse hindamiseks ka keskmisi
dissotsiatsioonienergiaid, mida arvutatakse kindlat tiilipi keemiliste sidemete (nt O-H side)
dissotsiatsioonienergiate vadrtuste keskmisena paljudes eri lihendites méératud vairtuste pohjal.
Sidemeenergiaks chk sidemeentalpiaks nimetatakse keemilise sideme lohkumisega kaasnevat
entalpiamuutu gaasifaasis oleva aine puhul mingil kindlal temperatuuril (tavaliselt 298 K juures).
Uldiselt erineb see sideme dissotsiatsioonienergiast ainult mdni protsent, nii et mdlemad on
sidemete tugevuse hindamiseks hidsti kasutatavad. Keemiaalasest kirjandusest leitavad tabelites

antud sidemeentalpiad on keskmistatud vaartused.

Ulaltoodud kisitlus esitas ettekujutuse molekulidest klassikalise fiilisika jirgi. Tegelikult saab molekuli
koguenergia (kineetilise ja potentsiaalse energia summa) omada kvantmehaanika reeglite tottu ainult teatavaid kindlaid
vadrtusi ehk energiatasemeid. Joonisel 2 on kujutatud kaheaatomilise kovalentse sidemega molekuli (HCI)
potentsiaalikdverat koos kiimne madalama energiatasemega, mis vastavad molekuli vonkumistele. Madalaimat
energiataset nimetatakse poOhiseisundiks, korgemaid seisundeid ergastatud seisunditeks. Veelgi korgemad
energiatasemed on joonisel kujutamata, ent nende paiknemise tihedus kasvab koos energia kasvuga kuni sideme
dissotsiatsioonini. Nagu ndha, on sideme dissotsiatsiooniks kuluv energia D, vdiksem kui klassikalisest fiilisikast
jareldatav dissotsiatsioonienergia D., sest molekulid omavad n-6 nullpunktienergiat, mida ei saa neilt &dra votta.*
Aatomitevaheline kaugus ei ole iihelgi energiatasemel tapselt madratud, ehkki saab médrata aatomituumade leidmise
toendosuse mingi aatomitevahelise kauguse juures. Pohivonkeseisundi puhul on kdige tdenédolisemad tasakaaluasendi 7,
lahedased kaugused, energia kasvul muutub iiha tdendolisemaks leida aatomeid potentsiaalikdvera servadele vastavate
kauguste juurest (tdendolisemad on energiatasemele vastava joone ja potentsiaalikdvera kokkupuutepunktidele

lahedased kaugused). Madalamate energiatasemete juures saab potentsiaalikdverat ligikaudselt 1ahendada parabooliga:

* Kvantmehaanika seisukohalt 1ihtub see midramatuse printsiibist: osakese impulss ja asukoht ei saa olla
modlemad korraga tipselt madratud.
52



paraboolne on harmoonilisele vonkumisele vastav potentsiaalikover, milles tasakaaluasendit taastav joud on vordeline
nihkega tasakaaluasendist. Kdrgematel energiatasemetel esinevad selged korvalekalded sellest ldhendusest, sest
tasakaaluasendit taastav joud on aatomite kokku surumisel sama nihke korral suurem kui aatomite lahku tdmbamisel.
Ergastatud seisunditesse {ileminekul kasvab molekuli kineetiline energia ja tinu potentsiaalikdvera
ebastimmeetrilisusele ka keskmine aatomitevaheline kaugus, mis on soojuspaisumise pShjus. Lisaks vonkumisele
voivad molekulid ka podrelda, millele vastavad samuti kindlad energiatasemed: iga vOnkeenergiatase on omakorda
jagunenud rotatsioonilisteks energiatasemeteks, mis vastavad molekuli eri pddrlemisseisunditele.

Kui toatemperatuuril on enamik molekule pdhivonkeseisundis, siis energiatasemete vahele vastava energiaga
elektromagnetkiirguse (vOnkespektroskoopia puhul infrapunases piirkonnas) kvandi neeldumine v&ib molekuli viia
ergastatud seisundisse. Saadav info on kasulik keemiliste sidemete vdi aatomiriihmade méaidramiseks molekulis, sest
kindlatele aatomiriihmadele vastavad kindla energiaga vonkumised. Selline spektroskoopia on {iisna lihtne ja mugav
meetod ainete identifitseerimiseks ja nende kontsentratsiooni médramiseks ning seetdttu keemias laialdaselt kasutusel.
Rotatsiooniliste energiatasemete vahed vastavad mikrolaineala voi madala energiaga infrapunase kiirguse kvantide
energiale ja sellise kiirgusega saab uurida ka gaasifaasis oleva molekuli pdorlemisseisundeid. See on keemias mérksa
harvemini kasutatav meetod, kuigi ka sellel on omad rakendused (niiteks on selle selle abil maératud tipselt paljude

molekulide kuju ja keemiliste sidemete pikkused ning uuritud tdhtedevahelise ruumi keemilist koostist).

le

Joonis 2. Molekuli (HCI) potentsiaalse energia V soltuvus seda moodustavate aatomite tuumade kaugusest r Morse
mudeli jdrgi ja 10 madalamat lubatud vonkeenergiataset. Molekuli dissotsiatsiooniks kulub nullpunktienergiat

arvestades energia D, ent potentsiaalikovera miinimumi stigavus kaugusel r, on D,.

Tahkised, vedelikud ja gaasid

Faas on aine vorm, milles on aine nii fiilisikaliselt kui ka keemiliselt koostiselt {ihetaoline.
Faasiks on nditeks mingi aine vedel voi gaasiline olek, aga ka kindla struktuuriga tahke olek. Kui
temperatuur on piisavalt madal, et soojuslitkumine ei suuda I6hkuda keemilist sidet voi iiletada
molekulidevahelisi joude, esinevad ained tahkistena. Tahkistes vibreerivad osakesed keskmise
asukoha iimber ning vahetavad kohti harva. Kristalne aine on tahkis, milles aatomid, ioonid vdi
molekulid on korrapéraselt paigutatud ja mis omab kaugkorrastatud struktuuri. Ideaalne kristall
koosneb tdielikult {ihesugustest korduvatest iihikutest. Reaalsetes kristallides esineb ka defekte:

mdni aatom on ,,puudu”, mdni teine kristallis ,,valesse” kohta sattunud jne. Uldiselt on neid defekte
53



kristallides tilivdhe, nii et kristalli voib késitleda kui peaaegu tdielikult korrastatud aatomite, ioonide
v6i molekulide struktuuri.” Sageli voib sama aine omada ka mitut kristallvore vormi. Amorfses
tahkises on osakeste paigutus lisna ebakorrapdrane (puudub osakeste kaugkorrastatus, kuid esineb
teatav ldhikorrapira), ent sarnaselt kristallilisele tahkisele ei saa osakesed eriti endi asukohti muuta.
Kui temperatuur tduseb ja osakeste kineetiline energia kasvab, siis tahke aine sulab ja muutub
vedelikuks. Sarnaselt amorfsele tahkisele esineb vedelikus teataval madral ldhikorrastatus, mis ei
ulatu ldhimatest naabritest kaugemale, ent puudub kaugkorrapdra. Samas on osakestel voimalik
isna palju muuta endi asukohti, mistottu on vedelik vdimeline voolama. Veelgi korgematel
temperatuuridel aine keeb ja muutub gaasiliseks. Tahke aine voib teatud tingimuste juures ka
otseselt, sulamata, gaasifaasi minna ehk sublimeeruda. Sulamis-, sublimatsiooni- ja
keemistemperatuurid sdltuvad osakestevaheliste joudude tugevusest ja olemusest. Lisaks
temperatuurile soltub aine esinemiskuju ka rohust.

Olekudiagramm chk faasidiagramm néitab, milline faas on antud temperatuuril ja réhul
koige stabiilsem. Olekudiagrammi eri piirkondi eraldavatel joontel on naaberfaasid omavahel
tasakaalus, mis vastab faasisiirdele. Selline joon niitab nditeks aine sulamis- voi
keemistemperatuuri kindlal rohul. Kolmikpunkt on olekudiagrammil punkt, kus kolm faase
eraldavat joont kohtuvad (koik need faasid on omavahel tasakaalus). Kriitiline punkt esineb
temperatuuril ja rShul, mille juures auru tihedus on kasvanud piisavalt suureks, et piirpind vedeliku
ja auru vahel kaoks. Ulalpool kriitilisele punktile vastavat temperatuuri ja rdhku esinevat ainet

nimetatakse tlekriitiliseks vooliseks.

Faasidiagramm niitab rohu ja temperatuuri tingimusi, mille juures saavad esineda aine stabiilsed
faasid. Allpooltoodud joonisel on esitatud CO, faasidiagramm. Toodud diagrammi pdhjal otsusta,

milline jargmistest véidetest on vale? (1 atm = 1,01325 x 10° Pa, 1 atm = 1,01325 bar).

» Moned kristalliliste ainete omadused sdltuvad tugevalt isegi vihesest hulgast defektidest.
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A. X on CO; kolmikpunkt, kus kolm erinevat faasi saavad eksisteerida korraga.

B. C on CO; kriitiline punkt, mille juures vedelat ja gaasi faasi ei saa eristada.

C. Atmosfédri rohul saab gaasilist CO,-te muuta vedelaks kui vdhendada temperatuuri.

D. Toatemperatuuril saab gaasilist CO,-te muuta vedelaks kui suurendada rohku.

Lahendus

Vale on C. Kui tdmmata diagrammile sirge, millel rohu véértus on temperatuurist sdltumatult 1 atm,
siis see sirge ristub ainult tahke ja gaasilise faasi eraldusjoonega —78,5 °C juures. See tdhendab, et

CO, sublimeerub —78,5 °C juures ja ei ole vedelas faasis atmosfadrirdhul stabiilne.

Keemilised sidemed

Keemilist sidet saavad moodustada valentselektronid (need on peaalariihma elementide
jaoks viliskihi elektronid), mis lihtsaima keemilise sideme mudeli jargi n-0 iritavad keemilise
sideme moodustamisega saavutada elektronoktetti ehk 8 elektroni aatomi viliskihis (vesiniku
puhul dubletti, ehk kahte elektroni viliskihis).”® Elektronid esinevad keemilistes iihendites
harilikult elektronpaaride kujul, milles paardunud elektronid paiknevad samas ruumipiirkonnas
ning omavad sama energiat. Kovalentse keemilise sideme annab selle kisitluse jérgi kahe aatomi

poolt jagatud elektronpaar. Kuigi tdielik tidnapidevane kovalentse sideme mudel on oluliselt

%6 Siirdemetallide puhul on viliskihi tditmiseks vajalik 18 elektroni.
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keerukam, on ka lihtsustatud mudel kasulik, sest voimaldab kirjeldada enamikke molekule hésti.
Seetdttu alustame kovalentse sideme Sppimist just sellest kirjeldavast mudelist lahtuvalt.

Elektronpaari jagamisel keemilises sidemes v3ib see kuuluda erinevatele aatomitele erineval
madral. Elektronegatiivsemad aatomid tdmbavad elektronpaari tugevamalt enda juurde. Kui
keemilist sidet moodustavad aatomid tdmbavad elektrone enda poole vordselt, siis on tegemist
mittepolaarse kovalentse keemilise sidemega. Mittepolaarne kovalentne side esineb
kaheaatomilistes lihtainetes nagu N,, Cl, jpm. Erinevate elementide aatomite vaheliste keemiliste
sidemete korral omandab elektronegatiivsema elemendi aatom negatiivse laengu ning
elektropositiivsem (vdhem elektronegatiivne) aatom positiivse laengu. Kui elementide
elektronegatiivsuste vahe on suhteliselt viike, on ka niimoodi tekkivad laengud palju viiksemad
ithe elektroni laengust (elementaarlaengust), mistdttu kutsutakse selliseid laenguid osalaenguteks.
Osalaengute paiknemist keemilises valemis tdhistatakse kreeka tdhega o ja nende suuruseid
moddetaks elementaarlaengu suhtes. Ndiiteks vesinikkloriidi molekulis omab kloor negatiivset ja
vesinik positiivset osalaengut, mida tihistatakse kui >"H-CI>", kusjuures positiivse osalaengu suurus
on HCl puhul umbes +0,23 elementaarlaengut ja negatiivse osalaengu suurus -0,23
elementaarlaengut. Kovalentset sidet, milles osalevatel aatomitel on osalaengud, kutsutakse
polaarseks keemiliseks sidemeks. Side kiitub sellisel puhul (elektri)dipoolina ja omab nullist
erinevat elektrilist dipoolmomenti. Elektriline dipoolmoment on vektor,”’” mis iseloomustab
laengute eraldatust ning keemiliste sidemete elektrilised dipoolmomendid miéravad iihendi
polaarsuse. Dipoolmoment p, avaldub kui

P =ql (4.1)

milles ¢ on kummagi dipooli koosseisu kuuluva laengu iihine absoluutvairtus ja / dipoolis eraldatud
laengute vahekaugus viljendatuna negatiivset ja positiivset laengut eraldava vektorina.”® Kuigi
elektrilise dipoolmomendi iihikuks SI siisteemis on C-m, on molekulide dipoolmomendi
mdotmiseks tavalisem ja mugavam iihik debai (D, 1D = 3,34-107° C'm).

Mida suuremaks muutub sidet moodustavate aatomite elektronegatiivsuste vahe, seda
suuremaks muutuvad ka aatomite osalaengud. Kui elementide elektronegatiivsuste vahe on piisavalt
suur, siis vOib nendevahelist keemilist sidet pidada enamjaolt iooniliseks. Puhta ioonilise sideme

puhul on elektronpaar tdielikult elektronegatiivsemale aatomile voi aatomite rithmale iile 1dinud.

7 Vektor on matemaatikas suurus, millel on pikkus, siht ja suund. Vektor erineb skalaarist, mida saab
taielikult iseloomustada iihe arvu kaudu.

* Fiiiisikud on dipoolmomendi defineerinud kui negatiivselt laengult positiivsele laengule suunatud vektori.
Keemikud tdhistavad harilikult dipoolmomenti kui positiivselt laengult negatiivsele suunatud vektorit.
Dipoolmomendi suuna defineerimine on puhtalt kokkuleppeline. Millist siisteemi kasutada, ei oma
molekulide polaarsuse hindamise kiisimuses rolli, kui kasutada jérjekindlalt ainult iihte dipoolmomendi
suuna méadramise siisteemi: kas negatiivselt positiivsele voi positiivselt negatiivsele. Oluline on meeles
pidada, et dipoolmoment on véljendatav vektorina ning sideme positiivse osalaenguga ja negatiivse
osalaenguga otstel on erinevad omadused.
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Taiesti puhast io0onilist sidet ei esine, vaid ioonilistes ihendites on keemilisel sidemel alati ka teatav
kovalentne komponent. Analoogiliselt saab osalaenguid polaarsetes kovalentsetes sidemetes pidada
enamjaolt kovalentses sidemes esinevaks tdiendavaks iooniliseks komponendiks. Nonda puudub
ioonilise ja kovalentse sideme vahel selge piir.

Kolmas keemilise sideme liik on metalliline side. Lihtsaima kisitluse jargi moodustavat
valentselektronid metallides n-6 elektrongaasi, liikudes vabalt positiivse laenguga metalliioonide
vahel. Metallilise sideme moodustamiseks peab elementide ionisatsioonienergia (ja sellega seotult
elektronegatiivsus) olema suhteliselt madal, tagades elemendile suure positiivsete ioonide
moodustamise voime. Samas peab sidet moodustavate elementide elektronegatiivsuste vahe olema
véike (vastasel korral tdmbaks iihe elemendi aatomid elektrone enda poole nii tugevalt, et
moodustuks iooniline side). Sarnaselt ioonilisele sidemele omab ka metalliline side alati teatavat
kovalentset komponenti.

Sidet moodustavate elementide keskmine elektronegatiivsus ning elektronegatiivsuste vahe
ennustavad iisna hésti, milline sidemetiilip on valdav. Kahe elemendi vahel domineeriva keemilise
sideme liigi ligikaudseks hindamiseks saab kasutada van Arkel-Ketelaari kolmnurka (joonis 3).
Tuleb maédrata elementide keskmine elektronegatiivsus ja elektronegatiivsuste vahe ja leida,
millisele sidemele vastavasse piirkonda van Arkel-Ketelaari kolmnurgas antud véartuste poolt
médratud punkt langeb. Kolmnurga iilaosa (suur elektronegatiivsuste vahe), vastab domineerivale
ioonilisele sidemele, kolmnurga alumine vasakpoolne piirkond metallilisele sidemele (madal
elektronegatiivsus ja véike elektronegatiivsuste vahe) ning alumine parempoolne piirkond (suur

elektronegatiivsus ja viike elektronegatiivsuste vahe) kovalentsele sidemele.
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Joonis 3. Van Arkel-Ketelaari kolmnurk.” x-teljel on kujutatud sidet moodustavate elementide
keskmist elektronegatiivsust ja y-teljel sidet moodustavate elementide elektronegatiivsuste vahet.
Metallilise ja kovalentse ala vahel paikneb halvasti liigitatav, kovalentse ja metallilise sideme
vahepealne ala. Kasutatud on Paulingi elektronegatiivsuste skaalat, kuigi sarnased tulemused
esinevad ka teistes elektronegatiivsuste skaalades.

Monevorra ebatdpsema hinnangu voib anda jargmiste eeskirjade abil.

1) Kui sidet moodustavate elementide elektronegatiivsuste vahe on ~2 vdi rohkem, on elementide
vahel iildiselt valdav iooniline side.

2) Kui tegemist on lihtainega, on elemendi elektronegatiivsuse ~2 iiletava vadrtuse korral lihtaines
kovalentne mittepolaarne side, ent madalamate véértuste korral metalliline side.

3) Madala elektronegatiivsusega metallid annavad omavahelistes iihendites metallilise sideme.

4) Kahe mittemetalli vahel on polaarne kovalentne side, kui elektronegatiivsuste vahe on alla ~2
ning suurem kui ~0,3-0,4. Madalama elektronegatiivsuste vahe korral on side peaaegu

mittepolaarne kovalentne side.

¥ Siin on toodud ainult iiks keemiaalases kirjanduses leiduvatest van Arkel-Ketelaari kolmnurga
esitamiskujudest: kuna keemilise sideme liikide omavahelised piirid ei ole téiesti selged, on iihendite
liigitamine eri sidemete piirialadel keerukas ja toodud diagramm ei ole absoluutselt tdpne.
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Kovalentne side: Lewise struktuurid

Sageli kasutatakse keemiliste valemite kirjutusviisi, milles viliskihi elektronid on téhistatud
tapikestega. Neid valemeid nimetatakse Lewise struktuurideks (tippvalemiteks) ameerika
keemiku G. N. Lewise jérgi, kellelt péarineb tédppvalemitele aluse panev kovalentse sideme mudel.
Lewise struktuurides on nididatud dra aatomite omavaheline iihendatus keemiliste sidemetega.
Elektronpaari tdhistatakse kahe korvuti paikneva tdpikesega. Jagatud elektronpaare tdhistatakse
Lewise struktuurides harilikult kriipsuga. Kui aatomi A ja B vahel on tiksikside (iiks aatomite poolt
jagatud elektronpaar), vdib seda Lewise struktuuris tihistada kui A:B voi A—-B, kaksiksidet kui A::B
vOoi A=B, kolmiksidet kui A:::B v0i A=B. Jagamata elektronpaari (A:) kutsutakse vabaks
elektronpaariks ja tihistatakse Lewise struktuurides juhul, kui see moodustub valentselektronidest.

Vesiniku aatomil on iiks elektron (H-). Kaks kokkusattuvat vesiniku aatomit annavad
reageerides vesiniku molekuli H-H, milles on {iiks jagatud elektronpaar ning seega olemas
elektrondublett. Limmastiku aatomil on viis valentselektroni. Kui lammastik reageerib vesinikuga,
siis jagab iga vesiniku aatom oma elektroni iithe ldmmastiku aatomi elektroniga ning ldmmastikule
jaéb ka iiks reageerimata véliskihi elektronidest koosnev vaba elektronpaar. Tulemusena moodustub
ammoniaak, milles on kolm keemilist sidet (jagatud elektronpaari). Iga vesinik omandab jagatud
elektronpaari kaudu elektrondubleti ning ldmmastik kolme jagatud elektronpaari ning iihe vaba,
jagamata elektronpaariga elektronokteti. Ammoniaagi Lewise struktuur ndeb seega vilja
alljargnev:>’

H
Lammastik esineb maistes tingimustes kaheaatomilise molekulina. Kuna iga l&dmmastiku aatom
omab viit viliskihi elektroni, moodustub moélemale molekulis esinevale lammastikule elektronoktett
kolmiksideme kaudu:
+N=N:
Eelpooltoodud néited olid iisna lihtsad. Tuleb aga arvestada, et alati ei ole Lewise struktuuride
joonistamine sugugi nii lihtne kui nende ndidete puhul.

Lewise struktuuride joonistamise iildine eeskiri on alljargnev:

1) Loe kokku iga aatomi valentselektronide arv ja jaga see kahega: nii omandad elektronpaaride
arvu Lewise struktuuris. Kui tegemist on iooni Lewise struktuuriga, lisa (vOi eemalda) osalevate

elektronide saamiseks nii palju elektrone kui on iooni laeng.

% Lewise struktuurid ei ole mdeldud korrektsete sidemetevaheliste nurkade esitamiseks ning tegelikult ei
paikne ammoniaagi keemilised sidemed 90° nurga all samas tasapinnas! Mdnikord kujutatakse Lewise
struktuuridel realistlikke sidemetevahelisi nurki, ent see ei ole struktuuri kirjutamisel ilmtingimata vajalik.
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2) Joonista vilja aatomite kdige tdendolisem omavaheline ,iithendatus” (st milliste aatomitega on
iga aatom seotud). Selleks etapiks universaalseid reegleid anda ei saa, ent mdoningaid iildisi
tahelepanekuid voib pakkuda. H aatom on selle elektronstruktuurist ldhtuvalt kdigis molekulides
(v.a moned erandliku keemilise sidemega boori ja vesiniku iihendid) otsmine aatom, mis on
molekulis seotud ainult {ihe teise aatomiga. Molekuli keskseks aatomiks on harilikult (ent paljude
eranditega!) viiksema ionisatsioonienergiaga/viahem elektronegatiivne aatom. Harilikult, kuigi
mitte alati, kirjutatakse ka lihtsates keemilistes valemites keskne aatom esimesena voi hapete puhul
vesiniku jdrel (nt H,SO4 keskne aatom on S).

3) Uhenda eeldatavalt seotud aatomid iiksiksidemega (siduva elektronpaariga).

4) Urita jagada iilejasinud elektronpaarid aatomite vahel nii, et aatomid omaks eelistatult
elektronoktetti (ja vesinik elektrondubletti). Vajadusel kasuta kordseid sidemeid. Olukorra muudab

keerulisemaks kaks tosiasja. Esiteks, kuigi elektronokteti (vesiniku puhul dublett) saavutamine

keemilises tihendis on eelistatud, ei ole see keemilise iihendi tekkeks ilmtingimata vajalik.

Keemiline iihend vdib moodustuda hoolimata sellest, et oktettide moodustumiseks ei jagu elektrone.
Niiteks lammastikmonooksiidis ja lammastikdioksiidis ei ole vdoimalik valentselektrone niimoodi
jaotada, et koik aatomid omaks elektronoktetti: kas ldmmastikule v3i hapnikule peab jidma iiks
paardumata elektron. Paardumata elektrone sisaldavaid iihendeid nimetatakse radikaalideks.
Harilikult, kuigi mitte alati, on radikaalid vdga reaktsioonivdimelised ning ebastabiilsed osakesed.

Eranditeta kehtib reegel, mille jérgi_teise perioodi elemendid ei saa omada vélises elektronkihis

rohkem kui kaheksa elektroni, mistdttu ei saa teise perioodi elemendi aatomi juures Lewise

struktuurides paikneda rohkem kui neli elektronpaari! Ent madalamate perioodide elementide
aatomid vdivad moodustada ka laiendatud valentskihi, mille puhul vitab aatom oma valentskihti
rohkem kui kaheksa elektroni (nt 10, 12 vd&i rohkem). Selliseid iihendeid nimetatakse
hiipervalentseteks.

Paljude tihendite puhul saab sama paigutusega aatomite kohta joonistada vélja rohkem kui
ithe Lewise struktuuri. Sellisel puhul on reaalsed keemilised sidemed iihendis omalaadne ,,segu”
mitmes Lewise struktuuris niidatutest. Seda Lewise struktuuride ,segu” nimetatakse
resonantshiibriidiks ning erinevaid resonantshiibriidi  kirjeldavaid Lewise struktuure
piirstruktuurideks. Resonantshiibriidi levinud ndide on nitraatioon NO; . Uhe Lewise struktuuri
jérgi vaiks nitraatioon sisaldada kahte iiksiksidet ja lihte kaksiksidet. Aga tegelikult on nitraatioonis
moddetud sidemepikkused vordsed (124 pm) ning iiksiksideme (120 pm) ja kaksiksideme (140 pm)
vahepealsed. Seetdttu on nitraatiooni realistlikuks kirjeldamiseks vaja kasutada kolme Lewise
struktuuri (joonis 4). Aatomite asukohad jddvad piirstruktuuride kirjutamisel muutumatuks, ent
muudetakse elektronide paiknemist iihendis. Resonantshiibriidi moodustavate Lewise struktuuride

vahele joonistatakse kahesuunaline nool. On oluline meeles pidada, et resonants ei tdhenda, et
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ithendis keemiliste sidemete pikkused ajas vahelduvalt muutuksid. Mitme Lewise struktuuriga
kirjeldatav keemiline iihend on Lewise struktuuride hiibriid nagu muul on eesli ja hobuse hiibriid,
mitte vahelduvalt eesel ja hobune. Resonants niitab vaid, et keemilise {ihendi kirjeldamiseks on
ainult iiks Lewise struktuur ebapiisav. Resonants toimub seetdttu, et voimaldab tervikuna

resonantshiibriidi energiat alandada.

:ﬁ: :<|J: :<|J':
:0-N-0:] = | 8=n-0: :0—N=0

Joonis 4. Nitraatiooni Lewise piirstruktuurid.

Kui tihendi kohta saab kirjutada mitu Lewise struktuuri, tekib paratamatult kiisimus, milline
neist struktuuridest reaalset keemilist tihendit kdige paremini kirjeldab. Kuigi moned kindla iihendi
Lewise struktuurid on vordse energiaga (nt iilalkirjeldatud nitraatiooni Lewise struktuurid), siis
paljude vodimalike Lewise struktuuride energia erineb suurel mddral. Madalama energiaga
struktuurid omavad resonantshiibriidis suuremat osakaalu, st keemilised sidemed nendes
meenutavad koige rohkem reaalset keemilist iihendit. Elektronoktetti {iritavad elemendi aatomid
seetdttu saavutada, et elektronoktetti omavate aatomitega struktuurid on energeetiliselt stabiilsemad.
Samuti on tavaliselt madalama energiaga Lewise struktuurid, milles aatomite formaalne laeng on
voimalikult ldhedane nullile. Formaalne laeng on laeng, mis jddks aatomitele kovalentsete
sidemete I6hkumisel niimoodi, et sidemes osalenud elektronid jaotuvad vordselt sidet moodustanud
aatomite vahel. Néiteks on lammastiku aatomil neutraalses olekus (laeng null) viis valentselektroni
ja nii ammoniaagi kui ka ldmmastiku molekuli sidemete ,,poolitamisel” jadks ldmmastiku
aatomitele viis valentselektroni, seetdttu on ldmmastiku formaalne laeng nendes iihendites null.
Samas, iilaltoodud nitraatiooni kdigis Lewise struktuurides jédks sidemete ,,poolitamisel”
lammastikule neli valentselektroni. Seega on ldmmastikul joonisel kujutatud nitraatiooni Lewise
struktuurides iiks elektron vihem kui neutraalsel ldmmastikul ning formaalne laeng +1. Samades
struktuurides on tiksiksidemega seotud hapniku aatomil formaalne laeng —1 (hapnikul on
neutraalses olekus 6 valentselektroni, ent antud juhul tuleb hapnikule 6 elektroni vabadest
elektronpaaridest ning 1 elektron ,,Johutud” iiksiksidemest) ning kaksiksidemega seotud hapniku
aatomil 0 (4 elektroni tuleb vabadest elektronpaaridest ning 2 ,,I0hutud” kaksiksidemest).
Pohimatteliselt oleks vdimalik joonistada lisaks eelpool nédidatud nitraatiooni piirstruktuuridele ka
piirstruktuur, milles lammastik on tihendatud koigi hapniku aatomitega ainult iiksiksidemete abil
ning koigil hapniku aatomitel on 3 vaba elektronpaari. Aga see struktuur oleks joonisel 4 kujutatud
struktuuridega vorreldes korge energiaga ja reaalsete keemiliste sidemete madramisel véikese
osakaaluga, sest: 1) ldmmastikul on vihem elektrone kui elektronoktetis; 2) ldmmastiku aatomi
formaalne laeng on +2 ja kdigil hapniku aatomitel —1, mida on rohkem kui joonisel 4 toodud
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struktuurides. Sellised véikese osakaaluga struktuurid on iihendi omaduste méddramisel viahetédhtsad
ning seetdttu neid praktikas harilikult vélja ei kirjutata (kui iilesandes on kiisitud lihtsalt Lewise
struktuuri joonistamist, tahetakse suurima osakaaluga ja madalaima energiaga Lewise struktuuri voi

struktuure). Kokkuvdtvalt on formaalne laeng aatomite elektronstruktuuride deformeerituse mootu

1seloomustav suurus, mille voimalikult nullile ldhenevad viartused tdhistavad harilikult madalama

energiaga ning suurema osakaaluga Lewise struktuuri. Formaalne laeng ei ole sealjuures tegelik

aatomite laeng tihendis.

Joonista vesiniktsiianiidi (HCN) Lewise struktuur ja méiéra aatomite formaalsed laengud.

Lahendus

1) Valentselektronide arv vordub elementide summaarse valiskihtide elektronide arvuga, seega on
see 1 +4 +5=10. Elektronpaaride arv on 5.

2) Madalaima elektronegatiivsusega aatom on vesinik, ent see saab paikneda ainult otsmisena.
Siisiniku elektronegatiivsus ja ionisatsioonienergia on madalamad kui ldmmastikul, seega on keskne
aatom toendoliselt siisinik. Kuna vesiniktstianiid kditub happena ja harilikult kirjutatakse happe
valemis keskne aatom vesiniku jérel, peaks ka valemi kirjutuskuju jérgi olema keskne aatom
stisinik.

3) Uksiksidemega aatomite {ihendamise jirel saame H-C—N. Ule jéiib kolm elektronpaari.

4) Vesiniku ja siisiniku vahel on véimalik ainult liksikside. Ainus vdimalus nii siisinikul kui ka
lammastikul elektronokteti saavutamiseks on C—N sideme kolmekordseks muutmine ning tilejadva
elektronpaari paigutamine ldmmastikule. See struktuur on madalaima energiaga struktuur ka
seetdttu, et formaalsed laengud koigil aatomitel on nullid. Seega on HCN Lewise struktuur vélja
joonistatuna alljargnev:

H-C=N:

Joonista osooni (O3) madalaima energiaga Lewise struktuurid ning midra aatomite formaalsed
laengud

Lahendus

1) Valentselektronide arv on 3-6 = 18, elektronpaaride arv 9.

2) Keskseks aatomiks saab votta ainult hapniku.

3) Uksiksidemega aatomite ithendamise jérel on tulemuseks O—O—O. Ule jiib 7 elektronpaari.

4) Elektronokteti saavutamiseks kdigil hapniku aatomitel peab Lewise struktuuris olema {iks
kaksikside. Sarnaselt nitraatioonile saab vélja kirjutada mitu vOrdse energiaga Lewise struktuuri.
Mbolemas struktuuris on kaksiksidemega Ttihendatud otsmise aatomi formaalne laeng 0
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(kaksiksideme ,,poolitamisel” jaidb aatomile 6 viliskihi elektroni), keskmise aatomi formaalne laeng
+1 (kaksiksideme ja tiksiksideme ,,poolitamise™ jérel jddb aatomile 5 véliskihi elektroni) ning
iiksiksidemega seotud otsmise hapniku formaalne laeng —1 (iiksiksideme ,,poolitamisel” jaab

aatomile 7 viliskihi elektroni). Vilja joonistatuna on need piirstruktuurid jargnevad:

0=0-0: =—= :0-0=0

100 ml HCOs;  ja HSO5 1oone sisaldavale lahuseproovile lisati liias
5,0 M véivelhapet ja tekkinud gaas koguti kokku ning mdddeti selle ruumala.
a) Millised gaasid tekivad? Kirjuta tasakaalustatud keemilised vorrandid?
b) Joonista mdlema gaasimolekuli Lewise struktuurid. Mérgi tsentraalse aatomi okstidatsiooniaste.
Millist neist gaasidest saab edasi oksiideerida?
Lahendus
a) Tekivad CO; ja SOs,.
1)H" + HCO; — H,0 + CO,
2)H" + HSO; — H,0 + SO,
b) 1.1 CO,-s on 16 valentselektroni ning 8 elektronpaari.
1.2 Kuna C on nii madalama ionisatsioonienergia kui ka elektronegatiivsusega kui hapnik, samuti
kirjutatakse CO; valemis esimesena, on see CO, tsentraalne aatom.
1.3 CO; aatomid iiksiksidemetega ihendades saame O—C-O, iile jadb 6 elektronpaari.
1.4 Ainuke voimalus paigutada elektronpaarid niimoodi, et kdik aatomid omaks elektronoktetti, on
alljargnev:
0=C=0
Keskse aatomi oksiidatsiooniaste on +4 (IV).
2.1 Viiveldioksiidis on 18 valentselektroni ja 9 elektronpaari.
2.2 Nii véiveldioksiidi valemi kirjutuskuju kui ka vadvli hapnikust madalam elektronegatiivsus
viitavad sellele, et vddveldioksiidis peaks keskne aatom olema S.
2.3. Aatomid on seega vddveldioksiidis tihendatud kui O—S-O.
2.4. Analoogiliselt osoonile on voimalikud Lewise struktuurid nii
:0-5=0
kui ka sellega energeetiliselt samaviirne
0=S-0:
Ent kuna vaavlil voib olla laiendatud valentskiht, voib véaveldioksiidi ithe Lewise struktuurina

kirjutada ka alljargneva struktuuri.
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Viimane struktuur on formaalsete laengute poolest eelistatud, ent ei jargi elektronokteti
moodustamise reeglit. Kéesolevast materjalist dpitu tasemel ei ole tegelikult véimalik 6elda, kas
véddveldioksiidi kirjeldamiseks sobivad paremini kaks esimest struktuuri voi kolmas struktuur.
Seega sobiks {ilesande lahenduseks Ttikskdik milline neist Lewise struktuuridest. Véaavli

oksiidatsiooniaste vadveldioksiidis on +4 (IV) ja erinevalt siisinikdioksiidist on seda vdimalik edasi

oksiideerida (maksimaalne oksiidatsiooniaste on vOrdne neutraalse aatomi valentselektronide

arvuga).

Kovalentne side: molekulide ruumiline kuju (valentskihi elektronpaaride tGukumise

mudel)

Teistest tugevatest keemilise sideme liikidest (iooniline ja metalliline) eristab kovalentset
sidet selle suunalisus: kovalentsed sidemed saavad moodustuda aatomi suhtes ainult kindlate,
ithendile iseloomulike nurkade all. Paljude keemiliste ithendite molekulide kuju seletamiseks ja
tundmatute molekulide struktuuri prognoosimiseks saab kasutada lihtsat Lewise struktuuridel
pohinevat meetodit, mida nimetatakse valentskihi elektronpaaride tdukumise mudeliks ehk
VSEPR-mudeliks (ingl valence-shell electron-pair repulsion model).

VSEPR-mudel pohineb eeldusel, et vabad elektronpaarid ja sidemete elektronpaarid
toukuvad ning paiknevad {iksteisest vOimalikult kaugel. Seega maidrab mingit keskset aatomit
iimbritseva aatomite paigutuse (sidemetevahelised nurgad) elektronpaaride ja sidemete arv keskse
aatomi tmber. Sealjuures toukuvad kordsed sidemed samamoodi kui {iiksiksidemed. Nonda
paiknevad néiteks kaks C=0O kaksiksidet CO, molekulis 180° nurga all ning molekul meenutab
sirget pulka, neli C—H sidet metaanis (CH4-s) aga tetraeedri tippudes (iiksteise suhtes ligikaudu
109,5° nurga all). Vabad elektronpaarid votavad vorreldes keemiliste sidemetega veidi rohkem
ruumi. Tépset sidemetevaheliste nurkade suurust VSEPR-mudeli abil nendes olukordades, kus
keskset aatomit timbritsevad nii vabad elektronpaarid kui ka sidemed, seetdttu ennustada ei saa, ent
ligikaudse hinnangu voib ikkagi anda. Néiteks saab VSEPR-mudeli abil véita, et
hapnikutevahelised sidemed O3 molekulis on tdendoliselt natuke vdiksema nurga all kui 120° ning
O-H sidemed vee molekulis veidi védiksema nurga all kui 109,5°. Mddtmised ongi ndidanud, et
keemiliste sidemete vahelise nurga suurus Os-s on 116,8° ning O—H sidemetevahelise nurga suurus
vees 104,5°. VSEPR-mudeli abil ei saa prognoosida péris tdpset sidemevahelist nurka ka juhul, kui
keskse aatomiga on seotud erinevate elementide aatomid.

Nii vabade kui ka keemilise sideme elektronpaaride omavahelist paiknemist kutsutakse

molekuli elektronasetuseks. Teatud sidemete ja vabade elektronpaaride summaarsele arvule on
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iseloomulik kindel elektronasetuse kuju. Néaiteks CH,4 elektronasetus on tetracedriline (4 keemilist
sidet), ent ligikaudu tetraeedriline on ka H,O elektronasetus (2 keemilist sidet ja 2 vaba
elektronpaari). Molekuli ruumilise kuju midrab ainult aatomite omavaheline paiknemine.
Molekulide ja molekuliosade ruumilisele kujule on antud ka kindlad nimetused. Jargnev tabel 1
kujutabki VSEPR-mudelist ldhtuvaid vdimalikke levinumaid elektronasetusi, vastavaid molekulide
ruumilisi kujusid ning néditeid nendest. Molekulitiilipi téhistatakse jdrgnevas tabelis VSEPR-
valemiga, milles A tdhistab keskset aatomit, X keskse aatomiga seotud aatomit ja E keskse aatomi

elektronpaari. Seda tabelit ei ole tarvis pdhe Oppida, ent antud kujude ja nimetustega voiks olla

tuttav ning samuti peaks oskama aatomite paiknemist lihtsamates molekulides Lewise struktuuride

pohjal tuletada.
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VSEPR-

valem

AX,E)

AXGE;

AX,E,

AX,Es

AX3E)

AX:E;

AX;E,

AX4Ey

Kuju nimetus

Lineaarne

Nurkjas

Nurkjas

Lineaarne

Planaarne’'

kolmnurkne>?

Kolmnurkne

pliramidaalne

T-kujuline

Tetraeedriline

*! Planaarne ehk tasapinnaline
** Kolmnurkne ehk trigonaalne

Elektronasetus

(kesksel

aatomil paiknev

elektronpaar

kollakas, otsmine

aatom valge)

Molekuli

lillal osakese kuju

vO1

Naited

CO;

03) SO2

H,O

I;

NO;, SO;

NH;

BI’F3

CH4



AX4E; Kiigekujuline : “‘T—J SF4

AX4E, Planaarne XeF,
ruudukujuline _"# J-* 9

AX;sEg Kolmnurkne PCl;s
bipiiramidaalne !1 ) !1 )

AXE, Ruutpiiramidaalne { BrF;

AX;sE, Planaarne viisnurkne E ' \ XeF5~

J

AXgEo Oktaeedriline SFe

AXgE; Viisnurkpiiramidaalne . Y IOF52*

AX7Eq Viisnurkbipiiramidaalne IF;

Tabel 1. VSEPR-mudeli molekulide kujud.

Kuigi VSEPR-mudel kehtib enamike kovalentseid sidemeid sisaldavate itihendite kohta
hasti, esineb ka moningaid erandeid. Niiteks alumiste perioodide (nagu 5. ja 6. periood)
peaalariihmade elementide aatomite vabad elektronpaarid ei mdjuta monikord iildsegi

sidemetevahelisi nurki ning molekuli/iooni kuju méiéravad ainult keemilised sidemed.
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Molekulide kuju on vajalik molekulide omaduste mdistmiseks. Nimelt midrab molekuli

kuju koos keemiliste sidemete polaarsusega molekulidevaheliste jdudude olemuse ja tugevuse,

selgitades paljusid ainete omadusi. Molekuli polaarsus on ainete omaduste méddramisel {iiks

tdhtsamaid tegureid. Ent sidemete polaarsuse teadmisest ei piisa molekuli polaarsuse médramiseks:
enam kui kahest aatomist koosnev iihend voib olla mittepolaarne ka siis, kui keemilised sidemed
selles on polaarsed! Molekuli polaarsuse médrab elektronide paiknemise jaotus iile terve iihendi,

mitte ainult {thes keemilises sidemes. Molekuli polaarsust iseloomustavat elektrilist dipoolmomenti

saab ldhendada molekulis paiknevate keemiliste sidemete dipoolmomentide summaga. Ent kuna

dipoolmomendid on vektorid, tuleb nende liitmisel arvestada lisaks vektori arvvéartusele
(moodulile) ka dipoolmomentide suunda.” Seetdttu on niiteks lineaarse kujuga CO, molekuli
dipoolmoment 0, hoolimata sellest, et C=0O sidemed omavad dipoolmomenti: sidemete
dipoolmomendid on samasuguse pikkusega ning orienteeritud vastassuunas. Molemad
elektronegatiivsed hapniku aatomid ,tirivad” elektrone enda poole tépselt vastassuunas, mis
tithistab nende efekti molekuli dipoolmomendile. Samamoodi on tetraeedriline CClsy mittepolaarne
molekul dipoolmomendiga 0, hoolimata C—Cl sidemete korgest dipoolmomendist. Nimelt on ka
tetraecedri tippude suunaliste vordse pikkusega vektorite summa 0. See jéreldus ei ole péris nii
ilmne, ent keemiliste sidemete dipoolmomentide vektorite liitmisel paarikaupa saame selgelt kaks

vastassuunda suunatud vordse pikkusega vektorit.

Maiidra VSEPR-mudeli abil jargnevate molekulide ning ioonide kujud:
SOCl,, NH3, HF, OF,, H,CO, NO; ", SbF¢
Lahendus
SOCI, Lewise struktuuri saab vélja kirjutada kui
9
ClI-S—CI

vOi arvestades S vOimalust moodustada laiendatud valentskiht ka kui
:?:
Cl-S—-Cl

Seega omab SOCI, VSEPR-valemit AX3E; ning kolmnurkset pliramidaalset struktuuri.
NH3 omab VSEPR-valemit AX;E; ning kolmnurkset piiramidaalset struktuuri.
Kaheaatomiline molekul HF saab omada ainult lineaarset struktuuri.

Joonistame OF, Lewise struktuuri:

tF-O-F 1

3 Siinkohal oleks kasulik dppida vodi meelde tuletada vektorite geomeetrilist liitmist.
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Lewise struktuurist on nédha, et OF, VSEPR-valem on AX,E, ning ruumiline paigutus seega
nurkjas.
H,CO Lewise struktuur on jirgmine:
. (I?:
H-C—-H
Seega on H,CO VSEPR-valem AX;E, ning kuju planaarne kolmnurkne.

Nitritiooni kohta saab kirjutada mitu madala energiaga Lewise piirstruktuuri, mille iiks ndide on

NO; on nurkja kujuga ja VSEPR-valemiga AXZE;.

alljargnev:

SbFs Lewise struktuuris omab Sb laiendatud valentskihti. looni Lewise struktuur on alljargnev:

‘FiiF:
' \ /‘ -
:'F—Sb—F:

- / \ s
:E: :E:

SbF¢ VSEPR-valem on AX4E( ning seega on ioon oktaeedrilise kujuga.

Millised neist molekulidest on polaarsed?

CF4, CHF3, CS,, CO, HsS, I, HCI

Lahendus

CF, — kirjeldatav VSEPR-valemiga AX4E,, st struktuur on tipselt tetraeedriline. Koik sidemed
omavad vordse suurusega dipoolmomenti ning nende vektorite liitmine annab summaks 0, seega on
molekul sarnaselt eelpooltoodud néitele CCls mittepolaarne.

CHF; — kirjeldatav samuti VSEPR-valemiga AX4E. Ent kuna kdigi sidemete dipoolmoment ei ole
vordne (C—H sideme dipoolmoment on véiksema elektronegatiivsuste vahe tottu oluliselt vdiksem
kui C—F sideme dipoolmoment), siis nende vektorite liitmine ei anna summaks nulli ning molekul
on polaarne.™

CS, — VSEPR-valem on AX;E,. Sarnaselt siisinikdioksiidile ei ole molekulil dipoolmomenti, sest
vordsete ja vastassuunaliste vektorite liitmine annab summaarseks dipoolmomendiks nulli.

CO, HCIl — molemad on lineaarsed molekulid ning sisaldavad ainult iihte keemilist sidet. Seega
madrab selle sideme dipoolmoment molekuli dipoolmomendi, mis on sidemete polaarsuse tottu

nullist erinev: mdlemad molekulid on polaarsed.

* Vihesel midral voib polaarsust mdjutada ka molekuli sidemenurkade kdrvalekalle tetraeedrilisest
paiknemisest siisinikuga seotud aatomite erineva suuruse tottu.
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H,S — VSEPR-valem on AX;E,. Kuna S—H sidemete dipoolmomendid ei ole vastassuunalised, on
molekulil markimisvadidrne dipoolmoment ja see on polaarne.
I, — molekul sisaldab ainult {ihte keemilist sidet, mis on mittepolaarne, seetdttu ei ole molekulil

dipoolmomenti ja see on mittepolaarne.

Kovalentsete sidemete tugevusest

Kuigi kovalentsed sidemed on {iildiselt tugevad, esineb kovalentsete sidemete tugevuses suur
varieeruvus. Monede kovalentsete sidemete keskmised entalpiad on toodud allpool (tabel 2). Tabeli
tolgendamisel tuleb arvestada, et esitatud sidemeentalpiad on mitmete keemiliste iihendite pdhjal
arvutatud vastavate sidemete keskmised entalpiad. Kuigi need on sobilikud sidemete tugevuse
ligikaudseks vordlemiseks ning hindamiseks, ei vasta need seetdttu harilikult péris tdpselt
sidemeentalpiatele mingis konkreetses iihendis (erandiks on muidugi kaheaatomilistes iihendites
esinevate sidemete entalpiad). Adrmusliku niitena sideme tugevuse erinevustest vdib tuua C-H
sidemeentalpiad iithendites H-CHO (360 kJ/mol) ning H-CN (500 kJ/mol). Lisaks tuleb arvestada,
et tabelites antud sidemeentalpiad on homoliiiitilise sideme 1ohkumise entalpiamuudud.
Homoliiiitiline sideme 1dhkumine vastab protsessile, kus aatomite A ja B vahelise sideme
1dhkumisel moodustuvad radikaalid ja kummalegi aatomile jddb pool sidemes osalenud
elektronidest:

A-B— A-+B-

Sama sidet oleks voimalik 16hkuda ka heteroliiiitiliselt, mis vastaks jargmisele reaktsioonile:
A-B— A" +B:

Heteroliiiitilise sideme 16hkumise puhul jddb elektronegatiivsemale aatomile negatiivne laeng ning
varasemalt keemilise sideme moodustanud elektronpaar, ent elektropositiivsemale aatomile
positiivne laeng. Kuna heteroliiiitilise sideme I6hkumiseks on vaja teistsugust hulka energiat kui
homoliiiitiliseks sideme 16hkumiseks, ei saa homoliiiitilise sideme ldhkumise sidemeentalpiaid

heteroliititiliste protsesside hindamiseks tipselt rakendada.
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Side Entalpia  Side Entalpia  Side Entalpia  Side Entalpia

(kJ/mol) (kJ/mol) (kJ/mol) (kJ/mol)

C-H 412 Cc-Cl 338 N= 630 Br-Br 193
C-C 348 C-Br 276 N-F 195 -1 151
C=C 612 C-1 238 N-CI 381 H-F 565
C=C 837 N-H 388 O-H 463 H-Cl 431
Cc-0 360 N-N 163 0-0 157 H-Br 366
C=0 743 N=N 409 0=0 496 H-I 299
C-N 305 N=N 944 F-F 158 H-H 436
C-F 484 N-O 210 ClCl 242

Tabel 2. Keemiliste sidemete entalpiaid. Kui tegemist ei ole ainult kaheaatomilises molekulis
esinevate sidemetega, on antud keskmised vddrtused. Allikas: Keemia alused, P. Atkins, L. Jones.
Sidemeenergiates on kaks olulist trendi:

1) Mida suurem on aatomite X ja Y vahel esineva sideme kordsus, seda tugevam on keemiline side.

Selle trendi péritolu on lihtne: mida rohkem elektronpaare sideme moodustamises osa votab, seda

suurem on sidemeenergia. Samas ei ole kaksiksideme tugevus vordne kahe iiksiksideme tugevusega

voi_kolmiksideme tugevus kolme iiksiksideme tugevusega. Kordsete sidemete tépse tugevuse

teadmiseks on vaja arvestada oluliselt keerulisemaid efekte kui sidet moodustavate elektronpaaride
arv Lewise lihtsas mudelis.

2) Sideme tugevus on seotud sideme pikkusega. Seega on sideme tugevus seotud aatomiraadiustega,

sest keemilise sideme pikkus on ligikaudu vastavate elementide kovalentsete aatomiraadiuste
summa. Pikemad sidemed on {iildreeglina ndrgemad, sest sidemes osalevad elektronid paiknevad
aatomituumadest kaugemal. Viiksemad sidemeentalpiad pikemate sidemete puhul on ka pdhjus,
miks perioodilisustabel alumiste perioodide elementide omavahelised iihendid on sageli
ebastabiilsed.

Sidemeentalpiate pohjal saab hinnata keemiliste reaktsioonide energeetilist efekti: keemilise
reaktsiooni soojusefekti médarab keemilise reaktsiooni kdigus sidemete 16hkumiseks kuluv energia ja
sidemete tekkel eralduv energia. Kui ldhteained ja saadused ei ole koik gaasilises olekus, siis tuleb
need aurustumis- vOi sublimatsioonisoojust kasutades gaasilisesse olekusse iile viia, sest

sidemeentalpiad on defineeritud gaasifaasi kohta.

Hiidrasiini kasutatakse raketikiitusena. Selle plahvatusel toimuvat keemilist reaktsiooni véljendab
jérgmine reaktsioonivorrand:

H,N-NH, + O, — N, + 2H,0
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Selle reaktsiooni entalpiamuutust saab leida reaktsioonis osalevate sidemete entalpiate kaudu, st
vOttes arvesse, et energia neeldub kui side tekib ja energia vabaneb kui side 16hutakse. Tabelis on

toodud entalpia muutused iga Idhutava sideme mooli kohta.

Side Entalpia (kJ/mol)
H-H 436
H-O 464
N-N 163
N=N 514
N=N 946
C-H 413
N-H 389
0=0 498
0-0 134
C=0 799

Arvuta entalpiamuutus iihe mooli hiidrasiini plahvatusel!
Lahendus

Kuna esitatud sidemeentalpiad on keskmised sidemeentalpiad, siis tuleb sellest tegelikult

16pptulemusesse arvestatav viga. Nonda saab tabelites antavaid keskmisi sidemeentalpiaid kasutada
ainult reaktsioonientalpia ligikaudseks hindamiseks, mitte tédpseks arvutamiseks. Ometigi on sellest
tingitud viga tavaliselt suhteliselt viike, nii et suurel midral saab sellist reaktsioonientalpia
hindamist usaldada. Kirjutame 10hutud ja tekkivate sidemete moolide arvu arvestades ning
kasutades termokeemiliste reaktsioonide margikokkulepet (sideme tekkel eralduv energia on

negatiivne, sideme lohkumiseks kuluv energia positiivne) vélja entalpiamuudu:

K] K] K] K]
AH =4mol-389——+ 1mol-163——+4+ 1 mol-498—— — 1 mol - 946 — — 4 mol
mol mol mol mol
K]
464 — = —585K]
mol

Aatomvorega tahkised

Aatomvorega tahkistes (ehk atomaarsetes tahkistes) moodustavad omavahel kovalentsete
sidemetega lihendatud aatomid tervet kristalli ldbiva struktuuri. Sellisel puhul on terve kristall nagu
védga suur molekul ning tahkise omadused on miiratud kovalentse sideme omadustega. Tiilipiline
ndide aatomvoOrega tahkisest on teemant: siisiniku aatom teemandis on iihendatud kovalentsete

sidemete kaudu nelja teise siisiniku aatomiga (teemandi struktuuriiihikut on kujutatud allpooltoodud
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joonisel 5). Aatomvorega on paljud lihtainetest mittemetallid (Si, B jt) ning mdned kovalentse

sidemega liitained (nditeks SiO,, SiC).

Joonis 5. Teemandi struktuur.>>

Aatomvorega tahkised on kdrge sulamistemperatuuriga, sest sulamiseks on vajalik paljude

tugevate kovalentsete sidemete liheaegne l0hkumine. Samal pdhjusel on aatomvorega ained
lahustumatud. Uldreeglina on aatomvdrega ained kovalentsete sidemete tugevuse tottu ka kdvad.
Pehme grafiit on selle reegli tiks tuntud erand. Ent grafiidi puhul tuleb arvestada, et kovalentsete
sidemetega lile terve kristalli seotud tasandid (grafeenilehed) on omavahel seotud ndrgemate
molekulidevaheliste joududega. Grafiiti kasutatakse seetdttu mitte ainult pliiatsisiidamikes, vaid ka

madrdeainena. Aatomvorega tahkised on harilikult halva elektrijuhtivusega (iiheks erandiks on

jéllegi grafiit). Aatomvdrega tahkised on haprad: see on tingitud sidemete suunalisusest, mistottu
pohjustab materjalile piisava jou rakendamine koos aatomite asukoha muutusega ka kovalentsete

sidemete katkemise ning materjali purunemise.

Metalliline side

Metallilist sidet iseloomustab valentselektronide delokaliseerumine (,,laialiméérimine”) iile
terve kristalli ja paljude energeetiliste olekute olemasolu, millesse metallis leiduvad elektronid
saavad soojusenergiat omandades kergesti sattuda. Metallis liiguvad katioonide vahel elektronid
(kujutatud joonisel 6), mida nimetatakse moneti ideaalgaasi meenutava kéitumise tottu
elektrongaasiks. Seega on ka mdistetav, miks metallide elektronegatiivsused ja
ionisatsioonienergiad peavad olema madalad: metallilise sideme tekkeks peab elektroni(de)
eraldumine aatomist toimuma kergesti ja ndudma véhe energiat. Leelismetallides on keemiline side

peaaegu ideaalselt metalliline, ent kdrgema elektronegatiivsusega metallides (eriti siirdemetallid)

# Kaks nurkades niiliselt ,,vabalt” rippuvat aatomit tulenevad sellest, et need on pooratud sellisesse
asendisse, kus keemilisi sidemeid pole néha.
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esineb ka mirkimisvédrne kovalentne komponent. Selge piir metallide ja mittemetallide vahel
paraku puudub: omadustelt jadvad mitmed elemendid (B, Si, Ge, As, Sb ja Te) metallide ja

mittemetallide vahepeale.

e,’ . “\Metallikatioon
“ 6” Elektron

3“96/

@9 D
D st

Joonis 6. Metallilise sideme mudel.

Metallilised tahkised

Metallide liikuvad elektronid tagavad neile hea elektrijuhtivuse ning ka hea

soojusjuhtivuse.*® Enamik metalle on suure tihedusega (vilja arvatud IA ja IIA riithma metallid ning

alumiinium).”” Ténu metallilise sideme tugevusele on metallidele iseloomulikud kdrged

keemistemperatuurid. Osaliselt seetdttu, et metallilisi tahkiseid on voimalik sulatada ilma metallilist

sidet suurel miidral hdirimata (erinevalt nditeks aatomvorega tahkistest!), on mdoni metall madala
sulamistemperatuuriga. Enamike metallide puhul on sulamistemperatuurid siiski iisna korged
(sageli moddetavad tuhandetes Kelvinites), ent elavhobe on vedel juba toatemperatuuril ning

gallium ja tseesium inimese kehatemperatuuril. Metallidele on iseloomulik ka metalliline 1dige, mis

tuleneb jillegi elektronide liikuvusest: valguse vonkuv elektrivili liigutab vabu elektrone edasi-
tagasi, mis kiirgavad omakorda sama lainepikkusega valgust ning pohjustavad ldike. Metalliline
laige on tingitud valguse heast peegeldumisest metallide pinnalt ja ka peeglites kasutatakse siledaid
metallipindu. Metallid on peaaegu mittelahustuvad.*® Paljud metallid omavad kristallstruktuure,
milles aatomid paiknevad sellistes asendites, mis vastab tihedaimale vdimalikule kerade

pakkimisele. Uks (kahest vdimalikust) sellisest struktuuritiiiibist on toodud joonisel 7.

% Lisaks liikuvatele elektronidele annavad soojusjuhtivusse olulise panuse ka aatomite vdnkumised
kristallvdres.
%7 Liitium on viiksema tihedusega kui vesi (0,5 g/cm’), ent siirdemetallid osmium ja iriidium on iilisuure
tihedusega (22,6 g/cm’).
¥ Keemiliselt aktiivsed metallid vdivad kiill lahusti, nt veega, reageerida.
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Joonis 7. Ndide kristallstruktuuri tihikust, mida omavad paljud metallid (Ca, Cu, Ag, Au jm).

Metallid on kergesti sepistatavad, painduvad ja venitatavad. Plastne deformatsioon toimub

metallides oluliselt vidiksemate joudude toimel, kui on vajalik aatomite tasandite nihutamiseks
iiksteise suhtes ideaalses kristallis. See on tingitud faktist, et tegelikult ei ole plastseks
deformatsiooniks vajalik 1ohkuda iiheaegselt koiki keemilisi sidemeid, mis vastavate aatomite
tasandite vahel esinevad. Plastne deformatsioon ise avaldub hoopis kristalli aatomtasapindade
paiknemises avalduvate defektide (dislokatsioonid) liikumises 14bi kristalli, kusjuures dislokatsiooni
litkkumisel lohutakse korraga ainult vidike osa kahe tasandi vahel leiduvatest sidemetest.

Dislokatsiooni liikumise pohimotteline skeem on kujutatud allpooltoodud joonisel 8.

Joonis 8. Plastse deformatsiooni toimumine metallis dislokatsiooni liikumise kaudu.

Plastne deformatsioon on metallides kerge just seetdttu, et metalliline side on kdigi aatomite
vahel tihesugune ning suunast sdltumatu, mis vdimaldab aatomite tasandite kergemat nihkumist.
Metallide sepistatavus soOltub ka metallide kristallstruktuuride erinevusest, sest ainult kindla
aatomite paigutusega kihid libisevad iiksteise suhtes. Kui dislokatsioonide liikumine on hiiritud, on
materjalid kovad ja haprad. Néiteks tugevalt ioonilise sidemega aines ei saaks joonisel 8 kujutatud
litkkumine kergesti toimuda, sest samamérgilised tdukuvad laengud satuksid iiksteisele ldhedale ja

kristall pigem puruneks. Metallide kdvadus varieerub suurel mééral (noaga kergesti 10igatavatest

leelismetallidest {ilikdva kroomini), ent metallide sulamid (kahe vdi enama sulatatud metalli

segamisel valmistatud materjalid) on puhaste metallidega vorreldes tavaliselt kovemad seetottu, et

puhta metalli aatomitest erineva suurusega lisandi aatomid takistavad dislokatsioonide liitkumist.
Sulamite rakendamise iiheks pdhjuseks on just puhaste metallide liigne pehmus: puhtast kullast ei

ole saa vastupidavat sormust ega puhtast rauast korralikku nuga.
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looniline side

Omavahelise ioonilise sideme annavad suure elektronegatiivsuste erinevusega elementide
aatomid. looniline side on iseloomulik metallide ja mittemetallide iihenditele tinu metallide
madalatele ionisatsioonienergiatele. Samas vdivad ioonilises sidemes olla katioonideks ka
mitmeaatomilised ioonid, mis metalle ei sisalda (nt NHy"). Iooniliste ja polaarsete kovalentsete
ihendite vahele ei saa tOmmata selget eralduspiiri, ehkki on vdimalik méédrata domineeriv
sidemetiilip. Peaaegu tdiesti iooniline side esineb leelismetallide soolades elektronegatiivsete
elementidega (fluor, kloor jt). Siirdemetallide tihendid mittemetallidega on aga harilikult suure
kovalentse komponendiga voi isegi valdavalt kovalentsed. Suure kovalentse komponendiga kaasneb
ka teatav sideme suunalisus. Ioonilise sideme kovalentset komponenti v3ib seletada ioonide
polariseeritavusega: osakese elektronpilve deformeeritavust iseloomustava suurusega. Katiooni
positiivne laeng ja aniooni elektronpilv tdombuvad omavahel, mistdttu elektronpaar liigub eelistatult
kahe tuuma vahelisesse piirkonda ning tekib osaline kovalentne side. Viiksemad/suurema laenguga
katioonid omavad tugevamat polariseerivat toimet ning suuremad/korgemalaengulised anioonid on
kergemini polariseeritavad.

Sarnaselt kovalentsele sidemele n-0 {iritavad aatomid ka peaalarihmade elementide

1oonilistes ithendites reeglina saavutada aatomite véliskihti elektronoktetti. Anioone moodustavad

aatomid votavad elektrone juurde kuni sama perioodi vddrisgaasi elektronstruktuuri saavutamiseni,
katioone moodustavad aatomid loovutavad véliskihi elektrone eelneva perioodi véadrisgaasi
elektronstruktuurini. ~ Siirdemetallidele on iseloomulik anda ioone mitmes erinevas
okstlidatsiooniastmes. Samuti annavad kergesti mitmes erinevas oksiidatsiooniastmes ioone ka
moned alumiste (5. ja 6.) perioodide peaalariihmade metallid. IIIA—V A riihmade 5. ja 6. perioodi
elemendid esinevad sageli katioonide kujul, mille laeng on kaks tihikut védiksem kui vairisgaasi

struktuuri saavutamiseks vajalik. Seda kutsutakse inertpaari efektiks.

loonilised tahkised

Ioonilised tahkised rabedad, jdigad ja kovad. Seoses koiki ioone siduvate tugevate

elektrostaatiliste joududega on ioonilistel tahkistel kdrged keemistemperatuurid ja harilikult ka

korged sulamistemperatuurid. Monedel ioonilistel iihenditel (tuntud ka kui toatemperatuursed

ioonsed vedelikud), mis koosnevad viikestest anioonidest ja suurtest, enamasti ebasiimmeetrilistest
orgaanilistest katioonidest, on erandlikult madalad sulamistemperatuurid ja need vdivad olla isegi
toatemperatuuril vedelas olekus. Tuleb arvestada, et sulamistemperatuuri médramisel on lisaks
molekulidevaheliste tombejoudude tugevusele véga oluline ka osakeste kristallvore, samas kui

keemistemperatuur on méadratud peamiselt molekulidevaheliste tdombejoudude poolt. Harilikult ei
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juhi ioonilised tahkised hoolimata ioonide elektrilaengust elektrit olulisel mééral, sest ioonid on
kristallvdresse fikseeritud.” Sulanud olekus juhivad soolad elektrivoolu. Ioonilised tahkised
lahustuvad sageli polaarsetes lahustites (nt vesi). Samuti juhivad elektrivoolu soolade vesilahused.
Uks niide soola kristallstruktuurist on toodud joonisel 9. Argielus tuntud materjalidest sisaldavad

enamjaolt ioonilist sidet ka keraamilised materjalid, mis seletab nende kovadust ja haprust.

Joonis 9. Kristallvore, mida omavad LiCl ja NaCl.

Molekulidevahelised (intermolekulaarsed) jdud

Ainete omaduste maidramisel on viga olulised molekulidevahelised joud. Jargnevalt
tutvumegi molekulidevaheliste joududega. Molekulidevahelisteks joududeks loetakse iooni ja
molekuli vahelisi joude, hollandi fiitisiku J. van der Waalsi jargi nimetatud van der Waalsi joude

(dipool-dipooltoime, dipool-indutseeritud dipooltoime ja dispersioonitoime) ning vesiniksidet.

loon-dipooltoime

Iooni ja dipoolmomenti omava polaarse molekuli vahel esinevad joud, mis on tingitud iooni
laengu ja polaarse molekuli osalaengute elektrilisest vastasmdjust. Ioon-dipooljoud sdltuvad nii
iooni laengust, polaarse molekuli dipoolmomendist kui ka iooni ja molekuli omavahelisest
paiknemisest (st iooni ja dipooli laengutsentrite kaugusest ning dipooli orientatsioonist). Nende
joudude suurus jddb iildiselt alla ioonide vahel mdjuvate joudude suurusele (osalaeng on iooni
laenguga vorreldes viike ja dipool sisaldab lisaks tdmbuvale ka tdukuvat osalaengut), ent on
vorreldes teiste molekulidevaheliste jdoududega siiski suhteliselt suur. Viikese raadiusega katioonide
ning suure dipoolmomendiga osakeste vastasmoju energia vOib olla isegi sarnase suurusega
kovalentse sidemega seotud osakeste interaktsioonienergiale. Ioon-dipooltoime
interaktsioonienergia kahaneb poordvordeliselt kauguse ruuduga, olles liihema mdjuraadiusega kui

ioonidevaheline mdju. Selline moju kiirem kahanemine on tingitud faktist, et dipooli iihe osalaengu

% Mbni iooniline tahkis, nt Agl, on siiski ka suhteliselt madalatel temperatuuridel anomaalselt korge
elektrijuhtivusega, mis sarnaneb vedela soola elektrijuhtivusele. Selline juhtivus toimub 1dbi kristallvores
esinevate defektide.
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tombumine iooni poole on osaliselt kompenseeritud teise osalaengu todukumisega ning suurema

vahemaa korral on osalaengud ioonist sarnasel kaugusel. Ndidet ioon-dipooltoimest kujutab joonis

10.

Joonis 10. Ioon-dipooltoime esineb nditeks vee molekuli ning vees lahustunud Na" iooni vahel.

Polaarsed molekulid omavad madalamat energiat, kui vastasmérgilised osalaengud on
iiksteisele ldhemal ja samanimelised osalaengud kaugemal. Sellise dipool-dipooltoime
interaktsioonienergia soltub dipoolmomendist, dipoolide kaugusest ning nurgast iiksteise suhtes.
Polaarsete molekulide vastasmdju on oluliselt ndorgem kui iooni ja dipooli vastasmdju.
Soojuslitkumise energia iiletab dipool-dipooltoime energiat ning kui lahustes on polaarsed
molekulid ioonide {imber {isna korrapdraselt orienteeritud, siis polaarsetest molekulidest
koosnevates vedelikes on molekulide orientatsioon soojusliikumise tottu oluliselt korrapédratum.
Nagu koigi joudude puhul, mille toimimiseks on vajalik molekulide kindel orientatsioon, viheneb
nende joudude roll aines kdrgematel temperatuuridel intensiivsema soojusliikumise tdttu oluliselt.
Selleks, et polaarsed molekulid paikneksid iiksteise suhtes peaaegu tdiesti juhuslikult, on vaja siiski
vaga korgeid temperatuure. Ruumis fikseeritud orientatsiooniga dipoolide vastasmdju potentsiaalne
energia viheneb poordvordeliselt kauguse kuubiga. Vabalt poorelda saavate dipoolide vastasmoju

energia viheneb poordvordeliselt kauguse kuuenda astmega. Seega kahanevad dipoolide vahel

mojuvad joud kauguse kasvul véga kiiresti. Dipool-dipooltoime esineb kdigis polaarsetest

molekulidest koosnevates vedelates ja tahketes ainetes, néiteks tahkes vesinikkloriidis (joonis 11).
88 &6 &
H-Cl--—-H—Cl

Joonis 11. Dipool-dipooltoime vesinikkloriidi molekulide vahel.

Ioon voi pilisiva elektrilise dipoolina kédituv molekul voib indutseerida dipoolmomendi ka
mingis teises ldhedal paiknevas molekulis (mis ei pruugi iildsegi piisivat dipoolmomenti omada).
Moiste ,,dipoolmomendi indutseerimine” tdhendab seda, et nditeks iooni positiivne laeng (voi
dipooli positiivse osalaenguga ots) tdombab enda poole korval paikneva molekuli negatiivse
laenguga elektrone, pdhjustades korvalasuvas molekulis dipoolmomendi tekke ja tOdmbumise
dipoolmomenti indutseeriva osakese poole. Skemaatiliselt kirjeldab dipoolmomendi indutseerimist

joonis 12. Indutseeritud dipoolide osalusel tekkivad joud on iisna ndrgad ning kahanevad kiiresti
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(poordvordeliselt kauguse neljanda astmega vastasmodjustuva iooni puhul ning kuuenda astmega
dipooli puhul). Nende joudude tugevus soltub ka molekulide polariseeritavusest (polariseeritavus on
defineeritud kui iihikulise elektrivdlja poolt indutseeritud dipoolmoment). Lddvemalt tuumaga
seotud elektronide puhul (st suuremate aatomiraadiuste korral) ja reeglina ka suuremate molekulide
puhul on polariseeritavus korgem ning tekkivad joud tugevamad. Mainitud joud ei soltu eriti
oluliselt temperatuurist, sest ioon voi dipool vdib sarnaselt indutseerida dipoolmomenti koigis
iimbritsevates suundades. Indutseeritud dipoolide osalusel ilmnevad joud on iildiselt olulised

segudes, kuigi dipoole saab indutseerida ka molekulides, mis juba piisivat dipoolmomenti omavad.

loon Dipool
K

Indutseeritud dipoolmomendiga osake

Joonis 12. Dipoolmomendi indutseerimine. Algselt neutraalses osakeses tekib laetud osakese mojul

plisiv ebaiihtlane laengute jaotus.

Dispersioonijéud

Koigi aatomite, ioonide ja molekulide vahel esinevad dispersioonijoududeks kutsutavad
joud. Neid joudusid pohjustab elektronide liikumise korrelatsioon iiksteist mdjutavate osakeste
vahel. Elektronid tdukuvad nende laengu tottu liksteisest eemale, ent digel kaugusel paiknevate
molekulide/aatomite elektronide liikumised korreleeruvad nii, et elektronide omavaheline
toukumine véheneks. Niimoodi tekkiv stabilisatsioon paneb alusele dispersioonijoududele.
Dispersioonijoudude tépne késitlus on tegelikult {isna keeruline. Dispersioonijdudude mdjuraadius
on viga viike ning osakestevahelised dispersioonijoud kahanevad podrdvordeliselt kauguse
kuuenda astmega.* Dispersioonijoud sdltuvad molekulide orientatsioonidest iiksteise suhtes vihe,
seetdttu ei sOltu nende avaldumine vdhemalt tahkiste ja vedelike puhul ka eriti temperatuurist.
Sageli vididetakse, et dispersioonijoud on suhteliselt ndrgad, ent see on monevorra eksitav véide.

Dispersioonijoud on ndrgad védikeste aatomite ja monede nendest moodustunud véga lihtsate

* Suurte kauguste puhul see sdltuvus enam ei kehti.
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molekulide (nagu H;) vahel. Ent harilikult on dispersioonijoud tugevamad kui teised
molekulidevahelised vastasmdjud, olles eriti tugevad suurte molekulide puhul. Samas, isegi
véikeste polaarsete molekulide (nagu HCI) korral on dispersioonijoud sageli oluliselt tugevamad kui

muud vastasmojud, nagu vOib néha tabelist 3:

Molekulide paar Dispersioonvastasmoju
osakaal kogu
vastasmojust (%)

Ne- - -Ne 100

CHs- - -CHy 100

HCI- - -HC1 86

HBr- - -HBr 96

HI- - -HI 99

CH;Cl- - -CH;Cl 68

NH;- - -NH; 57

H,O- - -H,O 24

HCI- - -HI 96

H,0- - -CH4 87

Tabel 3. Tabelis esitatud iihenditest ei ole ainult tugevaid vesiniksidemeid andvas vees
domineerivaks vastasmojuks dispersioonijoud.

Allikas: https.//en.wikipedia.org/wiki/London_dispersion_force

Dispersioonijoudude suurus kasvab molekulide polariseeritavusega. Suurtes molekulides on
rohkem elektrone ja molekuli polariseeritavus on korgem, mistdttu on nendevahelised
dispersioonijoud suuremad. Uhtlasi tagab dispersioonijdudude kasvu ka kokkupuutepinna kasv, mis
on eriti oluline dispersioonijoudude vdikese mdjuraadiuse tottu. Seetdttu on sirgemat kuju omavate
molekulide vahel dispersioonijoud tugevamad kui samu aatomeid sisaldavate sfadrilisemate

molekulide vahel.

Vesinikside on vastasmdju, mis esineb tugevalt elektronegatiivse aatomiga (tiiiipiliselt N, O
voi F) kovalentse sidemega seotud vesiniku ja mones teises iihendis oleva elektronegatiivse aatomi
(tiiipiliselt jallegi N, O voi F, aga sageli ka niiteks anioon) vaba elektronpaari vahel. Vesinikside
meenutab dipool-dipool (v0i ioon-dipool) vastasmdju, ent kombinatsioon vesinikul esineva
kovalentse sideme kdorgest polaarsusest ning vesiniku aatomi véikesest raadiusest iihendis, mis
voimaldab vesiniksidet andvatel osakestel paikneda teineteisele vidga ldhedal, muudab

vesiniksideme eripdraseks. Vesinikside on tiitipilisest dipool-dipool vastasmodjust tugevam ja lisna
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suunaline, toimides kodige tugevamalt, kui kdik vesiniksidemest osavotvad aatomid paiknevad tihel
sirgel. Ent siiski on vesiniksidemed reeglina kovalentsest sidemest oluliselt ndrgemad, omades
tiitipiliselt umbes kiimnendikku kovalentse sideme energiast. On oluline meeles pidada, et

vesinikside ei ole tdeline kovalentne side ja vesiniksidemeks ei nimetata harilikku kovalentset sidet,

millest vOtab osa vesinik! Vesinikside ei kuulu tugevate keemiliste sidemete hulka, mis hoiavad
koos keemilise tihendi molekuli, vaid molekulivaheliste vastasmdjude hulka, mis hoiavad molekule
iiksteise kiiljes kinni vdi sama molekuli eri osade vahel toimides seda molekuli kindla kujuga
asendis. Siiski, HF, iooni puhul, mis koosneb vesiniksideme kaudu HF molekuliga seotud F~
ioonist, on vesinikside kovalentse sidemega samas tugevuse suurusjirgus. Kui kovalentset sidet
tahistatakse pideva kriipsuga, siis vesiniksidet (nagu teisigi ndrgemaid vastasmojusid) harilikult
katkendliku kriipsuga. Mdned néited vdimalikest vesiniksidemetest ammoniaagi lahuses on joonisel

13.

H
H-0. H -5-H
N 2O HTT
o
H
H. fH N-H
N-H H™N
H H
N-H
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Joonis 13. Moned ndited vesiniksidemetest ammoniaagi vesilahuses. Vesinikside on tdhistatud
katkendliku joonega. Vesiniksidemed on tugevaimad siis, kui vesinikside paikneb samal sirgel kui
vesiniksidet andva vesiniku kovalentne X—H side, aga need voivad moodustuda ka sellest

monevorra erinevate nurkade all.

Molekulaarsed tahkised

Molekulaarsed ehk molekulvorega tahkised on koik tahkised, mida hoiavad koos
molekulidevahelised joud. Kuigi molekulaarsed tahkised koosnevad kovalentseid sidemeid
sisaldavatest molekulidest, madravad kovalentsed sidemed ainult iiksikute molekulide omadused,
ent tahkise makroskoopilised omadused tulenevad molekulidevaheliste joudude tugevusest ja
loomusest. Molekulaarsetele tahkistele on tdnu molekulidevaheliste jdoudude suhtelisele norkusele

1seloomulikud tUsna madalad sulamis- ja keemistemperatuurid. Enamik molekulaarseid tahkiseid

sulab alla ~200 °C ning paljud vastavatest ainetest on juba toatemperatuuril vedelikud voi gaasilised

ained (nt siisinikdioksiid, mille struktuur kristallilise tahkisena on kujutatud joonisel 14). Vorreldes

enamike metallide ja paljude sooladega on molekulaarsete tahkiste tihedus viike, iildiselt umbes

mdni g/em’. Molekulaarsed tahkised on harilikult pehmed, kuigi molekulaarsete tahkiste
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mehaanilistes omadustes esineb sdltuvalt konkreetsest ainest suur varieeruvus. Tiitlipilised

molekulaarsed tahkised on isolaatorid ja elektrit ei juhi.

Joonis 14. Tahke stisinikdioksiidi struktuur.

Kokkuvote erinevatest vastasmojudest

Tabel 4 kujutab erinevate vastasmojude harilikku tugevusvahemikku, norgenemist kauguse
kasvul ja suunalisust. Antud energiavahemikud ei ole eriti tipsed, ent annavad {ildise pildi vastavate
mojude tugevusest. Seda tabelit ei ole tarvis tdpselt peast teada, ent see vOib osutuda kasulikuks
erinevate vastasmdjude vordlemise eesmaérgil.

Vastasmoju Sideme/mdju Ligikaudne Potentsiaalse Suunaline
kategooria tiitip interaktsioonienergia energia
(tugevus) (kJ/mol) tombejoududele

vastava

komponendi

soltuvus

kaugusest
keemiline side kovalentne side 100 kuni 1000 keeruline, mdjub on

lithikese

vahemaa tagant

metalliline side 100 kuni 800 keeruline, mdjub ei ole
lithikese
vahemaa tagant
iooniline side kristallvOresse r-1 ei ole
mittekuuluvate
ioonide vahel
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monisada kuni

monituhat, {ihendite

kristallvores 600

kuni iile 10 000
molekulidevahelised ioon-dipool tiitipiliselt T mingil
joud monikiimmend, ent madral

kuni mitusada

ioon-indutseeritud norgem kui ioon- r* ei ole
dipool dipool
vesinikside enamasti 1040, keeruline, on

erandlikult tugev iile ligikaudu r 2

saja’!
molekulidevahelised  dipool-dipool vesiniksidemest 7642 mingil
joud (van der Waalsi ndrgem, tiitipilised méaéral
joud) energiad  monede
kJ/mol kanti
dipool- norgem kui dipool- 6 ei ole
indutseeritud dipoolmdju
dipool
dispersioonijdud  alla  ithe®  kuni 6 ei ole

mitmesajani**

Tabel 4. Kokkuvote ainete omadused mddravatest vastasmojudest.

Kokkuvotvalt on oluline tdhele panna, et molekulidevaheliste vastasmdjude tekkimise

voimalused ja summaarne tugevus kasvavad molekulide polaarsuse kasvul. Seega on molekulide

polaarsus molekulidevaheliste vastasmdjude mééra kirjeldus.

Naited molekulidevaheliste jbudude praktilisest olulisusest

Reaalgaasid

Ulesannete lahendamisel oleme eeldanud, et gaasid kiiituvad ideaalsetena ja gaasimolekulid

el oma iiksteisega vastasmdjusid (tdmbe- ja tdukejoude). Mdnedes tingimustes tuleb aga arvestada,

# Uldiselt esinevad iooni ja neutraalse molekuli vahel tugevamad vesiniksidemed kui kahe neutraalse
molekuli vahel.
* Vabalt poorlevad molekulid.
* Viikeste gaasimolekulide puhul.
* Suure molekulmassiga molekulid nagu pikad siisivesinikahelad ja poliimeerid.
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et need eeldused ei ole korrektsed ning ideaalgaasi olekuvorrand tépselt ei kehti. Selliselt kdituvaid
gaase nimetatakse reaalgaasideks. Korgetel temperatuuridel ning madalatel rohkudel on
ideaalgaasi mudel viga hea ldhendus: gaasimolekulide ruumala on siis gaasi koguruumalaga
vorreldes tdepoolest tlihiselt vdike ning molekulid iiksteisest piisavalt kaugel, et nende vahel ei
mojuks enamiku ajast arvestatavaid joude. Ent kui gaasimolekulid l&henevad {iksteisele mone
diameetri kaugusele, on molekulidevahelised tdombejoud juba olulised. Nonda kondenseeruvad
gaasid madalamatel temperatuuridel ja suurematel rohkudel vedelikeks: kui gaasimolekulide
kineetiline energia on piisavalt madal ning osakestevahelised vahekaugused piisavalt viikesed, siis
,kleepuvad” need kokku. Nii kiilmkapis kui ka gaaside veeldamisel kasutatakse gaasimolekulide
vahelisi joude dra. Nimelt, kui gaasil lastakse paisuda, siis eemalduvad molekulid tksteisest
(iiletades molekulidevahelisi tdmbejoude) ja nende potentsiaalne energia kasvab. Energia jddvuse

seaduse tottu tuleb potentsiaalse energia kasv kineetilise energia arvelt ning seega gaas jahtub.*

Reaalgaasi kéitumise kirjeldamiseks vOib ideaalgaasi olekuvOrrandisse sisse viia tdmbe- ja tdukejoude
arvestavad parameetrid. Sageli kasutatakse van der Waalsi ligikaudset vorrandit, milles ideaalgaasi olekuvdrrandit on
tiiendatud temperatuurist sdltumatute parameetritega a ja b. Parameeter a iseloomustab molekulidevahelisi tdmbejoude
ja parameeter b molekulidevahelisi tdukejoude (b on molekulide tottu hdivatud ruumala, milles teised molekulid ei saa
vabalt liikkuda). Van der Waalsi olekuvodrrand on alljérgnev:

n2
(p + aﬁ> (V —nb) = nRT
Parameetri b abil saab hinnata ka sféériliste gaasilise aine osakeste suurust, kusjuures see meetod annab pigem osakeste
suuruse alampiiri, sest aatomitevahelisel kokkupdrkel surutakse aatomeid veidi kokku (potentsiaalikdvera tdukuvasse

ossa). Ideaalgaasi puhul @ = 0 ja b = 0 ning van der Waalsi vorrand muutub tavaliseks ideaalgaasi olekuvdrrandiks.

Ainete lahustumisel kehtib harilikult reegel ,,sarnane lahustub sarnases”. loonilised ning

polaarsed tthendid voivad lahustuda histi polaarsetes lahustites (nagu vesi) ning mittepolaarsed

ithendid (néiteks siisivesinikud) teistes mittepolaarsetes ainetes. Leidub ka aineid, mis suudavad

seguneda nii polaarsete kui mittepolaarsete ainetega. Nende ainete molekulid sisaldavad polaarset

vOi ioonilist ,,pead” ja mittepolaarset (vOi vihepolaarset) ,,slisivesiniksaba”. Molekuli polaarsem osa

* Tegelikult esineb gaasi paisumisel ka teine efekt, mis pdhjustab temperatuuri tdusu. Kuna gaasimolekulide
kokkupdrkel muudetakse kineetiline energia ajutiselt potentsiaalseks energiaks (vastab tdukuvale osale
potentsiaalikdveral), siis pohjustab selliste kokkupdrgete vihenemine gaasi paisumisel hoopiski temperatuuri
tousu. Kas gaas paisumisel jahtub voi soojeneb, soltub sellest, kas gaasis on valdavad tombe- voi tdukejoud.
Kuna korgemal temperatuuril kokkuporgete arv suureneb, pShjustab piisavalt korgest gaasi algtemperatuurist
alates gaasi paisumine hoopis selle soojenemist. Vesiniku ja heeliumi puhul on tdmbejoud véhese
elektronide arvu tottu viga vaikesed ning seetSttu pohjustab isegi algselt iisna madalal temperatuuril vesiniku
vOi heeliumi paisumine selle soojenemist. Harilikult on toatemperatuuril ja atmosfadrirohul aga valdavad
tdmbejoud ning paisumine pdhjustab gaasi jahtumist.
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lahustub hésti polaarsetes iihendites nagu vesi, ent mittepolaarne osa lahustub hésti mittepolaarsetes
ithendites. Sellised pindaktiivseteks aineteks kutsutavad iihendid on kasutusel pesuainetena (ka
tavalise seebi toimeained kuuluvad siia iihendite klassi), sest ,siisivesiniksabad” lahustuvad
vahepolaarsetes ,,rasvastes” lhendites ning polaarsed ,,pead” vees, mis vdimaldab rasva viia
pindaktiivse aine molekulidest koosnevasse sfadri (mitselli) ja niimoodi pinnalt eemaldada.
Molekulide vdi ioonide vahelised joud omavad lahustumisel olulist rolli. Lahustumise
kiaigus kulub energiat lahustuva aine osakeste vahel esinevate vastasmojude ning lahusti molekulide
vaheliste vastasmdjude iiletamiseks ning vabaneb energiat lahusti ja lahustuva aine vaheliste
vastasmojude tekkel. Nende suuruste summa annab piisavalt lahja lahuse (milles puuduvad
lahustuva aine osakeste vahelised vastasmdjud) moodustumise lahustumisentalpia.*® Lahustuva
aine ja lahusti vahel tekkivad vastasmdjud kompenseerivad energiakulu, mis on vajalik lahustumise
toimumiseks. Niiteks iooniliste ainete lahustumisele aitab kaasa polaarsete molekulide ioon-
dipoolvastasmdju ioonidega. Polaarsed molekulid orienteeruvad ioonide iimber nii, et ioon-
dipoolvastasmdju oleks maksimaalne, st negatiivset osalaengut omav polaarse molekuli osa
pdordub katioonide suunas ning positiivset osalaengut omav molekuli osa aniooni poole.*’
Negatiivsete lahustumisentalpiate puhul lahustumise kdigus energiat eraldub ning lahustumine on
eksotermiline. Negatiivne lahustumisentalpia soodustab lahustumist ja tugevalt negatiivse
lahustumisentalpiaga iihendid lahustuvad reeglina histi. Uks ligikaudne reegel, mis vdimaldab
paljude 1iooniliste iihendite lahustuvust vees prognoosida, pdhineb ioonide suuruse mojul

lahustumisentalpiale. Nimelt, suure katiooni ja aniooni raadiuste erinevusega ioonidest koosnevad

ithendid on harilikult vees hédsti lahustuvad. Selle reegli seletamiseks tuleb arvestada, et kristallvore

16hkumise entalpia on vordeline ioonide raadiuste summa poodrdvairtusega 1/(ry + r_), ent ioonide
veega seostumise entalpia (hiidratatsioonientalpia) on vordeline eri ioonide raadiuste poordvaértuste
summaga 1/ry + 1/r.. Seetdttu voOib iiks viikese raadiusega ioon podhjustada suure
hiidratatsioonientalpia, ent ei pruugi pdhjustada lihendi suurt voreentalpiat, mistdttu domineerib
energia eraldumine ioonide veega seostumisel. Kasuliku iildise reeglina vdiks veel meelde jétta, et
nitraadid, leelismetallide ja ammooniumisoolad lahustuvad peaaegu alati hasti.

Ainete polaarsus ja molekulidevahelised joud on olulised ka ainete happelisuse ja
aluselisuse avaldumisel lahustes. Ioon-dipooljoud osalevad neutraalsete iihendite dissotsiatsioonil

lahustes, mis seisneb polaarsete kovalentsete sidemete heteroliiiitilises 16hkumises ning tekkinud

* Lahustumisentalpiaks nimetatakse iihe mooli aine lahustumise entalpiamuutu.
* Tuleb arvestada, et kui villja arvata viikesed mitmelaengulised ioonid, ei ole ioone iimbritsevate
molekulide korrastatus ténu soojusliikumisele ideaalne. Kuigi iiksiku iooni ja polaarse molekuli iisna
tugevast vastastoimest tingitud orienteerumist ei suuda soojusliikumise energia eriti suurel maéral héirida, on
polaarsete molekulide keskkonnas elektrostaatilised joud oluliselt norgemad ja seetSttu ka soojusliikumise
orienteeritust héiriv mdju suurem.
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ioonide eraldumises. Dissotsiatsioon toimub polaarsetes lahustites, mis on suutelised ka ioonide
omavahelist vastasmdju olulisel midral nodrgendama ja vdimaldavad ioonide hdlpsamat
lahkuviimist tiksteisest. Nditeks happed gaasifaasis praktiliselt ei dissotsieeru, sest vaba prooton on
vdga ebastabiilne osake, ent lahustites voimaldab prootoni seostumine lahusti molekulidega
dissotsiatsioonil toimuda. Seetottu esinevad ka vesinikhalogeniidid gaasifaasis polaarsete
molekulidena, ent dissotsiceruvad suurel médral vesilahustes. Tuleb arvestada, et kuna tabelites
antud sidemeentalpiad on homoliiiitilise sideme dissotsiatsiooni kohta, ei saa nende pdhjal teha
jareldusi heteroliiiitilise dissotsiatsiooni kohta ning nditeks vesinikfluoriidi vesinikust korgema
sidemeentalpia pohjal ei saa jareldada, et vesinikku oleks lahuses kergem ioonideks I6hkuda kui
vesinikfluoriidi!**

Ainuiiksi lahustumisentalpia ja molekulidevaheliste joudude kasitlemine on siiski ainete
lahustumise tépseks kirjeldamiseks ebapiisav: tuleb arvestada ka lahustumise kdigus lahustuva aine
ning lahustiga toimuvat entroopiamuutust, mis on seotud molekulide paiknemise korrapira
muutusega lahustumise kéigus. Korrapératuse kasv (vastab entroopia kasvule siisteemis) soodustab
lahustumise toimumist, korrapdra kasv (entroopia kahanemine siisteemis) muudab
lahustumisprotsessi ebasoodsamaks. Tahkiste lahustumisel korrapéra siisteemis tavaliselt viheneb
(kristallilise tahkise korral on vaja I6hkuda korrapdrane kristallvore). Sellisel juhul on negatiivse
lahustumisentalpia korral aine lahustuvus garanteeritud. Kui korrapdratus lahustumisel piisavalt
palju kasvab, siis voivad toimuda ka positiivse lahustumisentalpiaga reaktsioonid. Just seetdttu on
monede tuntud soolade lahustumine endotermiline. ~Ammooniumnitraadi  lahustumise
endotermilisust kasutatakse &dra traumadest tingitud turse ja valu vdhendamiseks mdeldud

jahutuspakkides.

Entroopiat on vdimalik seletada mitmel viisil. Sitisteemi kindla olekuga makroolekule (st kindlatele
moddetavatele makroskoopilistele omadustele, nditeks temperatuur ja rohk) vastab palju erinevaid mikroolekuid
(molekulide vdi aatomite paigutusi ja kiirusi aines). Tédnu molekulide liitkumisele, muutub siisteemi mikroolek pidevalt.
Molekulaarsel tasemel on entroopia siisteemi mikroolekute logaritmiline modt. Mida suurem on entroopia, seda suurem
on sama energiaga makroolekule vastav mikroolekute arv. Entroopia tdlgendus molekulaarse korrapdratuse modduna
tdhendab lihtsalt, et korrapérasel siisteemil on sama makrooleku juures oluliselt véhem vdimalikke mikroolekuid kui
korrapératul. Naiteks, kui kindel hulk mingi aine molekule paikneb kristallis, on kristallil ilmselgelt madalam entroopia
kui samadel molekulidel vedelikuna ning vedelikul omakorda madalam entroopia kui samadel molekulidel gaasina.
Kuna korrapdratus on teatavas mottes ,vaataja silmades”, siis on entroopia vdrdsustamist korrapiratusega ka
kritiseeritud. Seetdttu ongi oluline, et entroopia mairab rangelt vdttes mikroolekute arv, mida mingi makrooleku juures

siisteem votta voib.

" See ei tihenda, et sidemeentalpiad reaalsete iihendite dissotsiatsiooni hindamisel kasutud oleksid.
Sidemeentalpiate abil saab hinnata, kui kergesti toimub iihendite homoliiiitiline lagunemine radikaalide
tekkega valguse vOi temperatuuri mojul, mis méérab paljude keemiliste reaktsioonide kulgemise.
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Kui iga mikrooleku omandamise tdendosus on vordne, viib see jarelduseni, et suurema vdimalike mikroolekute
arvuga makroolekud on tdenédolisemad. Sellel pdhinebki termodiinaamika teine seadus. Aja jooksul ldheneb isoleeritud
siisteem toendolisemale olekule, millele vastab entroopia kasv. Hoolimata statistilisest loomusest, on makroskoopiliste
ainekoguste puhul tinu neid moodustavate mikroosakeste suurele arvule termodiinaamika teine seadus praktiliselt alati
kehtiv.

Protsesside toimumise iseeneslikkus ehk spontaansus nditab, et protsess toimub (ilma vélise mdjuta) teatavas
kindlas suunas. Spontaanse protsessi heaks praktiliseks nditeks on soojuse iilekanne kuumemalt kehalt kiilmemale.
Termodiinaamika teise seaduse iiks vOimalik sonastus on alljargnev: universumi entroopia kasvab iga spontaanse
muutuse kéigus. Seega saab protsessiga kaasnevat entroopiamuutust kasutada protsessi spontaansuse maidramiseks.
Universumi entroopiamuudu vdib jagada kaheks komponendiks: meid huvitava siisteemi (lahustumise puhul lahustuv
aine ja lahusti, keemilise reaktsiooni puhul reagendid ja saadused) entroopiamuut AS ja iimbritseva keskkonna
entroopiamuut ASy. Universumi entroopiamuut AS, avaldub seega alljérgnevalt:

AS,, = AS; + AS,, 4.2)
Nonda saavad protsessid, milles siisteemi entroopia kahaneb, toimuda termodiinaamika teist seadust arvestades
spontaanselt keskkonna entroopia kasvu arvel. Keskkonna entroopia muutub reaktsiooni soojusefekti tdttu. Konstantsel
temperatuuril avaldub mingi siisteemi entroopia muutus pdorduvalt iile kantud soojushulga ¢ puhul selle jagatisena

temperatuuriga 7

q 4.3)
AS ==
T
Kuna siisteem kaotab soojushulga g, mille keskkond omandab kui gy, siis
r = —9qs (4.4
Niimoodi on v&imalik valemis (4.2) leiduv keskkonna entroopia muutus asendada valemeid (4.3) ja (4.4) kasutades
AS, = AS, —% (4-5)

Konstantsel rohul, mis on keemiliste reaktsioonide 1dbiviimisel kdige harilikum olukord, on siisteemi kaotatud
soojushulk vOrdne entalpiamuuduga. Seetdttu ongi vaja erinevate keemiliste ja fiilisikaliste protsesside toimumise
kirjeldamisel vaja arvestada nii entalpiamuuduga (st alg- ja l0ppoleku sidemeentalpiate vahega) kui ka siisteemi
entroopiamuuduga. 19. sajandi keemikutele valmistas spontaansete endotermiliste reaktsioonide seletamine palju
peavalu, sest ei suudetud mdista, kuidas keemilised reaktsioonid suudavad kulgeda siisteemi energia kasvu suunas.
Sellele mdistatusele pakkus lahenduse alles eelpooltoodud termodiinaamika teisest seadusest ldhtuv késitlus, mis
arvestab ka siisteemi enda entroopiamuutu. Valemist (4.5) on néha, et nii negatiivsem entalpiamuut kui positiivsem
stisteemi entroopiamuut soodustavad reaktsiooni iseeneslikku kulgemist, kusjuures entalpiamuudu téhtsus korgematel
temperatuuridel viheneb vorreldes entroopiamuuduga. Toatemperatuuridel ja madalamatel temperatuuridel toimuvate
keemiliste reaktsioonide puhul on harilikult (ent mitte alati) olulisem tegur entalpiamuut, ent vidga korgetel
temperatuuridel domineerib siisteemi entroopiamuut. Nonda ei olegi molekulid viga korgetel temperatuuridel stabiilsed
ja ,,pekstakse” soojuslitkumise poolt aatomiteks. Nagu hiljem ndeme, saab entalpia- ja siisteemi entroopiamuutu
kasutades mitte ainult méddrata protsessi toimumise spontaansuse, vaid arvutada ka ainete kontsentratsioonid
tasakaalulise olekuni joudnud keemiliste protsesside puhul. Lahustumise puhul tdhendab see, et kui on antud siisteemi
entroopiamuut (avaldatav 10pp- ja algentroopiate vahega) ning reaktsioonientalpia, on vdimalik vilja arvutada aine

lahustuvus konkreetsel temperatuuril.
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Sorptsioon on iseeneslikult kulgev komponentide kontsentratsiooni muutumine
heterogeense siisteemi (siisteem, mis sisaldab kahte mittesegunevat komponenti, nditeks Oli ja vesi
voi litv ja vesi) faaside vahel voi komponentide kogunemine faaside piirpinnale. Adsorptsiooni
puhul toimub sorptsioon faasidevahelisel piirpinnal, absorptsiooni korral faasi sisemuses. Sorbaat
on aine, mis koguneb vastavalt kas faasidevahelisel piirpinnal voi faasi sisemuses. Fiiiisikaline
adsorptsioon ehk fiisisorptsioon on pdhjustatud van der Waalsi joududest pinna ja adsorbeeruva
osakese vahel. Keemilise adsorptsiooni ehk kemosorptsiooni puhul toimub adsorbeeruva osakese
ning pinna vahel keemiline reaktsioon. Kuna van der Waalsi joud mdjuvad mingil méaaral koigi
ainete vahel, on fliiisikaline adsorptsioon madalatel temperatuuridel universaalselt esinev néhtus.
Kemosorptsioonile iseloomulikud kovalentsed voi ioonilised sidemed saavad tekkida ainult
spetsiifiliste iihendite vahel, seetdttu ei ole kemosorptsioon universaalselt kdigi ainetega toimuv
protsess ning annab pinnale monomolekulaarse kihi (iihekihilise struktuuri). Fiiiisikaline
adsorptsioon vdib teatavates tingimustes anda ka mitu molekulide kihti. Kemosorptsioon toimub
korgematel temperatuuridel kui fiilisikaline adsorptsioon ning seda iseloomustab tugev
adsorbeeruvate lihendite seotus pinnaga. Adsorptsiooniisotermid nditavad, kui palju konstantsel
temperatuuril mingit ainet pinnal adsorbeerub.

Adsorptsioon on keemias ddrmiselt oluline ndhtus mitmel pdhjusel. Kdige voimsamad ainete
segude lahutamiseks kasutatavad meetodid (kromatograafia) pohinevad otseselt ainete
adsorptsioonil. Adsorptsioon on samuti oluline etapp heterogeenses kataliiiisis, mida kasutatakse
paljude reaktsioonide kiirendamiseks keemiatdostuses. Ka méngib adsorptsioon olulist rolli

korrosioonis, mis tekitab iga-aastaselt suurt majanduslikku kahju.

,X’ g gaasilise neooni fiilisikalist adsorptsiooni aktiivsde adsorbendil massiga ,m’ rdhu ,p’ juures

esindab korrektselt graafik...
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,K” esindab siin temperatuuri Kelvinites. RGhu kasvul on kittesaadav rohkem ainet ja ka
adsorptsioon peaks toimuma suuremal mairal, seetdttu voib vélistada isotermi (D). Fiiilisikaline
adsorptsioon toimib ndrkade molekulidevaheliste joudude tottu, mis on korgemal temperatuuril
kergesti héiritavad. SeetOttu adsorbeerub korgemal temperatuuril vihem ainet ning korgema
temperatuuri joon peaks olema madalamal. Niimoodi saab vilistada vastuse (B). Graafikul (C)
kujutatud lineaarne sdltuvus eeldab, et eelnevalt adsorbeerunud molekulid pinnal ei mdjuta tildsegi
jargnevate molekulide adsorptsiooni. Kuigi vdga viikeste rohkude juures ja védikeses rohkude
vahemikus kehtib lineaarne sdltuvus iisna hasti, siis suuremate rohuvahemike puhul see tdendoliselt
korrektne ei ole. Seega on korrektseim vastus ilmselt (A). Joonisel (A) kujutatud
adsorptsiooniisoterm on Freundlichi adsorptsiooniisoterm, mis kirjeldab sageli histi gaaside

adsorptsiooni olukorras, kui rohk ei ole védga suur.

Kromatograafia on segude lahutamise meetodite grupp, mis leiab laialdast kasutust nii
erinevate ainete eraldamiseks keemiliste analiiiiside jaoks (lisaks akadeemilisele teadusele ka
kriminalistikas, toiduainetetoostuses, keskkonnakaitses jpm kdrge praktilise tdhtsusega
valdkondades) kui ka ainete puhastamiseks.

Kromatograafias kasutatakse analiiiisitava ainete segu lahutamiseks komponentideks ainete
erinevat jaotumist kahe erineva faasi vahel. Uks nendest faasidest on liikuv ehk mobiilne faas ja
teine statsionaarne faas. Liikuvaks faasiks voib olla vedelik (mida kutsutakse eluendiks) voi gaas

(n-6 kandegaas) ning statsionaarseks faasiks tahkis v0i viskoosne vedelik. Kuna erinevad ained
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veedavad eri faasides erineva aja, siis liiguvad ained erineva kiirusega. See voimaldabki lahutada
kromatograafiliselt aineid iiksteisest. Kromatograafia pdhimdtteskeem on kujutatud joonisel 15.
Kolonnkromatograafia leiutas vene botaanik M. Tsvet, kes seda meetodit 20. sajandi alguses
taimsete vérvainete lahutamiseks kasutas.*’ Tsvet valas taimsest materjalist saadud lahuse kriidiga
taidetud vertikaalsesse torru. Eri kiirusega litkuvad pigmendid tekitasid torusse varvilised voodid

ning osutus voimalikuks erinevate vérvainete lahutamine.

' Lisatakse

Ll_satakse eluenti

ainete segu——
Statsionaarne -
faas —

e e | . g 4l T
)
]
Aine 1 Aine 2

Aeg

Joonis 15. Kromatograafia pohimote vedelikkromatograafia (kolonnkromatograafia) nditel.
Kromatograafilised meetodid pohinevad iildiselt erinevustel molekulidevaheliste joudude
tugevuses. Nditeks vedelikkromatograaftias kasutatakse liikkumatu faasina sageli monda polaarset
ithendit nagu silikageeli (rdnidioksiid, mille pinnal on polaarsed —OH riihmad). Sellisel puhul
médrab lahutatava aine liikumiskiiruse peamiselt aine ja eluendi vaheline konkurents statsionaarse
faasi pinnaga seostumisel. Polaarsemad ained omavad pinnaga tugevamaid vastasmojusid ning
adsorbeeruvad pinnale tugevamalt, liikudes aeglasemalt kui vdhempolaarsed ained. Kui ainete
litkkumine nende praktiliseks eraldamiseks aga mingi eluendiga liiga aeglane on, siis on mdistlik
kasutada polaarsemat eluenti, mis suudab efektiivsemalt lahutatavate ainetega pinna pirast
konkureerida ja kiirendab nii nende liikumist. Oige eluendi valikuga on vdimalik iiksteisest
eraldada edukalt vdga palju erinevaid aineid. Gaasikromatograafia puhul maidrab ainete
litkkumiskiiruste erinevuse nende lenduvuse erinevus, mis sdltub molekulidevaheliste joudude

tugevusest aines.

* Tsvet oli aastatel 1917-1918 ka Tartu Ulikooli botaanika professor ning Botaanikaaia juhataja.
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Uks lihtne ja laialtlevinud kromatograafia meetod on planaarkromatograafia (joonis 16).
Planaarkromatograafias on statsionaarne faas tasapinnaline. Planaarkromatograafia liiki, milles
statsionaarseks faasiks on paber, nimetatakse paberkromatograafiaks. Tilk uuritavate ainete lahust
kantakse filterpaberi peale, mis pannakse eluenti sisaldavasse suletavasse anumasse, eluendi tase
uuritavatest ainetest allpool. Nii on vdimalik lahutada nditeks musta viltpliiatsi tinti erinevateks
vérvilisteks komponentideks. Ténapdeval omab paberkromatograafia peamiselt Opiotstarbelist
védrtust, ent viaga palju kasutatakse teostuselt sarnast 6hukese kihi kromatograafiat (TLC — ingl
thin layer chromatography). TLC puhul on statsionaarseks faasiks tavaliselt silikageel voi
alumiiniumoksiid, mis on kantud niiteks alumiiniumfooliumi pinnale. TLC pohimdte on
analoogiline paberkromatograafiaga. Néiteks orgaanilise keemia laborites on TLC iiks peamisi ning
lihtsamaid viise kiireks ainete segude koostise hindamiseks ja keemiliste reaktsioonide kulgemise

jéalgimiseks.
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Joonis 16. Planaarkromatograafia abil segu lahutamine ja komponendi mddramine.
Statsionaarsele faasile kantakse kapillaariga uuritav segu ja vordlusaine (puhas aine, mille
olemasolu segus tahetakse mddrata). Paber voi plaat sisestatakse kaanega suletavasse eluendi
aurudega tdidetud anumasse, mille pohjas on eluendikiht. Eluendi litkumisel statsionaarses faasis
lahutub segu komponentideks, millele vastavad erinevad laigud. Ainet saab iseloomustada
retardatsioonifaktoriga (Ry, mis on segu komponendi laigu keskpunkti poolt libitud vahemaa

Jjagatuna samaaegselt eluendi poolt ldbitud vahemaaga.

Viskoossus on vedelike sisechodorde moot. Tugevalt viskoossed vedelikud omavad tavaliselt
palju vesiniksidemeid voi on pikkade molekuliahelate tdttu molekulide iiksteisesse ,,takerdumise”
voimalus suurem. Seetdttu voolavad viskoossemad vedelikud aeglasemalt. Tiiipiline ndide viga
viskoossest vedelikust on pigi: pigi viskoossuse madramiseks tehtud eksperimentides™ tilgub pigi
kiirusega umbes iiks tilk kiimmekonna aasta kohta. Viskoossus alaneb tavaliselt temperatuuri
tousuga, sest energeetilisem soojusliikumine suudab kdrgemal temperatuuril kergemini
molekulidevahelisi joude iiletada. Viskoossus ja selle temperatuurisdltuvus on praktikas oluline
nditeks midrdedlide kvaliteedi hindamisel. Keemiku seisukohast on viskoossus tdhtis aga hoopis
seetdttu, et paljude reaktsioonide kiirus soltub viskoossusest ning aeglustub oluliselt viga

viskoossetes keskkondades.

% Tuntuim pigi viskoossuse midramise eksperiment on kantud Guinnessi rekordite raamatusse kui pikim
pisivalt toimunud laborikatse (alates aastast 1927 kuni tdnapdevani) ja selle eest saadi 2005. a ka kuulsat
Nobeli preemia parodeeriv Ig Nobeli preemia.
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Kui vedeliku sisemuses on molekuli itmbrus keskmistatult {iihtlaste omadustega
(molekulidevaheliste joududega eri suundades), siis vedeliku pinnal olevate molekulide jaoks see ei
kehti. Vedeliku pinna loomiseks tuleb 16hkuda molekulidevahelisi vastasmojusid ning selleks kulub
energiat. Sellist thikulise pinna tekitamiseks kuluvat energiat nimetatakse pindpinevuseks.
Pindpinevuse tottu iiritavad vedelikud, mis ei paikne mingi teise vedeliku voi tahkise pinnal, votta
vedeliku pinna ja molekulidevaheliste joudude minimeerimiseks kerakuju. See on néha kaalutus
olekus oleva vedeliku puhul. Vedelik mirgab pinda (valgub laiali) ainult juhul, kui vedeliku ja
pinna vastasmdju on piisavalt tugev vorreldes vedelikumolekulide omavaheliste vastasmdjudega.
Kui vedelikumolekulide omavahelised vastasmdjud on oluliselt tugevamad, siis vedelik pinda ei
mérga, vaid iiritab votta keraldhedase kuju (nditeks vesi parafiinil). Molekulidevaheliste joudude
suhteline tugevus on ka vedelike kapillaartdusu (vedelike tdus peenikestes torudes) taga.
Kapillaartous esineb juhul, kui vedeliku molekulide ning pinna vahelised joud on iilekaalus
vorreldes vedeliku molekulide omavaheliste joududega. Kapillaartous on oluline taimede veega
varustamisel.

Tugevamate molekulidevaheliste joududega kaasneb korgem pindpinevus. Vedelas
elavhdobedas on aatomitevahelised joud véga suured ning aine omab viga suurt pindpinevust. Ent ka
vesiniksidemeid moodustavate ainete pindpinevus on enamike teiste vedelikega vdrreldes
suhteliselt korge (kuigi jdéb oluliselt elavhobedale alla). Sarnaselt viskoossusele kahaneb

pindpinevus temperatuuri tustes.
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Reaktsioonikiiruse definitsioonid ja pdhimdisted

Keemiliste reaktsioonide kiirused erinevad suurel maédral. Leidub reaktsioone, milles ldhteained
voivad dra reageerida viga kiiresti (nditeks plahvatusega kulgevad reaktsioonid), ent ka oluliselt
aeglasemaid, aastate ning aastakiimnete véltel toimuvaid reaktsioone nagu raua roostetamine.
Reaktsioonide kiirused sdltuvad tugevalt keskkonnatingimustest: paljud reaktsioonid, mis korgel

temperatuuril toimuvad kiiresti (nagu paljude ainete pdlemine), toatemperatuuril praktiliselt ei
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toimu. Reaktsioonide kiirused on &ddrmiselt olulised mitmetes erinevates valdkondades, alates
to0stuslike protsesside ldbiviimisest ja l0petades elusorganismide toimimise mdistmisega.
Tépsemaks aruteluks on aga vajalik kdigepealt keemilise reaktsiooni kiiruse moistet pdhjalikumalt
selgitada.

Keemilise reaktsiooni kiiruse all moistetakse kas ldhteaine kontsentratsiooni kahanemise

kiirust voi saadusaine kontsentratsiooni kasvu kiirust. Reaktsiooni kiirus on defineeritud positiivse

suurusena. Seega, kui ldhteaine kontsentratsioon ¢ kahaneb viirtuselt c¢; (ajahetkel #) kuni
vadrtuseni ¢, (ajahetkel #,), siis avaldub selle ldhteaine jérgi reaktsiooni keskmine kiirusv
jargnevalt:

Cz‘ﬁ__f (5.1
t,—t; At

7=

Joonisel 1 on ndidatud graafiliselt ka wvastav reaktsioonikiiruse definitsioon. Kui saaduse
kontsentratsioon ¢ kasvab véirtuselt c¢; (ajahetkel #) kuni vairtuseni ¢, (ajahetkel #,), siis on
reaktsiooni keskmine kiirus saadusaine kasvu jérgi

CZ_CI_E (52)
t,—t; At

v =

Nonda arvutatud keskmised kiirused voivad erineda isegi iihes ja samas reaktsioonis
osalevate ainete kohta, sest need soltuvad reaktsioonivorrandis esinevast kindla aine molekulide
arvust. Naiteks ammoniaagi tekkereaktsiooni N, + 3H, — 2NH; puhul on reaktsioonikiirus vesiniku
jérgi 3 korda ja ammoniaagi jirgi 2 korda suurem kui ldmmastiku jargi antuna. Et poleks vajadust
tapsustada, millise reaktsioonis osaleva aine jérgi on kiirus antud, on voetud kasutusele reaktsiooni
keskmise iildkiiruse moiste. Reaktsiooni iildkiiruse ehk unikaalse kiiruse saamiseks tuleb iga
kindla reagendi kohta antud kiirus 1dbi jagada selle reagendi kordajaga reaktsioonivorrandis.

Seetottu on néditeks ammoniaagi tekkereaktsiooni keskmine tildkiirus
A(clém) — _lA(cves) — lA(camm)
At 3 At 2 At

Reaktsiooni keskmine kiirus nditab reaktsiooni kiirust teatud ajavahemiku kohta, aga ei ole

7=

vordne reaktsiooni kiirusega mingil konkreetsel ajahetkel. Reaktsiooni kiirus kindlal ajahetkel on
tuntud keemilise reaktsiooni hetkkiirusena.”' Sama suurust nimetatakse ka keemilise reaktsiooni
toeliseks Kiiruseks. Mida viiksemaks muuta ajavahemikku, mille juures reaktsiooni keskmine

kiirus on moddetud, seda rohkem ldheneb see reaktsiooni toelisele kiirusele mingil ajahetkel.

°! Matemaatiliselt on see defineeritud kui tuletis kontsentratsioonist aja jirgi, lihteaine kahanemiskiiruse
korral v = —dc/dt ja saaduse kasvukiiruse korral v = dc/dt.
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Joonis 1. Keemiliste reaktsioonide keskmise kiiruse definitsioon Idhteaine kontsentratsiooni

kahanemise kaudu.

Farmaatsiatodstuses holmab aspiriini keemiline analiiiis jargnevat reaktsiooni:

5Br~(aq) + BrO3(aq) + 6H*(aq) — 3Br,(aq) + 3H,0(liquid)

Uhe sellise analiiiisi kiigus leiti, et Br, tekkimise kiirus kindlal ajahetkel oli 0,25 mol s™'. See

niitab, et Br~ reageerimise kiirus (mol s1)*% oleks

A. 0,50 B. 0,42 C.0,15 D. 0,83
Lahendus

Iga kolme tekkinud Br, molekuli kohta reageerib dra 5 bromiidiooni. Seega on Br reageerimise

kiirus 5/3 korda suurem kui Br, tekkimise kiirus ehk 0,42 mol s™ (B).

Reaktsiooni elementaarakt
Keemilised reaktsioonid vdivad toimuda nii tihes etapis kui ka mitmes etapis. Harilikult on
keemilised reaktsioonid mitmeetapilised. Elementaaraktiks chk elementaarreaktsiooniks

nimetatakse iihe sellise reaktsioonietapi véikseimat koostisosa: kindlat tiilipi siindmust, mis juhtub

52 Oleks korrektsem anda iihik kui M-s™.
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osakestega. Enamjaolt, kuigi mitte alati, on tegemist osakeste kokkupdrkega. Samas voib
elementaarakt kaasneda ka muude protsessidega, niiteks ithe molekuli eri osade kokkupdrke voi
valguskvandi neelamisega.

Ainult vidike osa elementaaraktide kéigus toimuvatest molekulide kokkupdrgetest
pohjustavad tegelikult keemilise muundumise. Molekulid peavad uute keemiliste sidemete tekkeks

olema kokkupodrke kéigus digesti orienteeritud. Samuti peavad osakesed vanade keemiliste sidemete

1dhkumiseks omama piisavalt kineetilist energiat, et iiletada aktivatsioonibarjiir (joonis 2).
Aktivatsioonibarjddr on elementaaraktiga kaasnev  potentsiaalse energia maksimum.
Aktivatsioonibarjddr on nagu omalaadne maégi, mis tuleb iiletada iihest orupdhjast teise joudmiseks.
Kui kokkupdrkuvad osakesed ldhenevad iiksteisele optimaalsest kaugusest (optimaalsele aatomite
paiknemisele stabiilses ldhteolekus vastab joonisel A) viiksemate kaugusteni, siis hakkab
kokkuporkavate osakeste siisteemi potentsiaalne energia osakeste kineetilise energia arvelt
kasvama. Algsetest asenditest véljarebitud aatomid jouavad sellistesse asukohtadesse, kus nende
vahel hakkavad moodustuma samaaegselt vanade keemiliste sidemete ndrgenemisega uued
keemilised sidemed. Kui kokkupdrkuvate osakeste kineetiline energia on piisavalt suur, siis jouavad
aatomid {iksteise suhtes sellise omavahelise paiknemiseni, kus aktivatsioonibarjddr iiletatakse.
Aktivatsioonibarjééri tipuga (C) kaasnevat olekut nimetatakse siirdeolekuks. Siirdeolekus omavad
aatomid osalisi ldhteainete keemilisi sidemeid ja osaliselt on moodustunud ka saaduste olekule B
vastavad keemilised sidemed. Lihteolekust A siirdeolekusse C joudmiseks peavad kokkupdrkavad
osakesed saama véhemalt aktivatsioonienergia £* (ehk F,) vOrra kineetilist energiat. Siirdeoleku
iiletamisele jargneva energia eraldumisega jouavad osakesed reaktsiooni elementaarakti toimumise
kdigus uude potentsiaalse energia miinimumi (B), milles on esialgsed keemilised sidemed I6hutud
ja uued tdielikult moodustunud. Kui anda osakestele piisavalt palju kineetilist energiat, et iiletada
aktivatsioonibarjaiar B-st C-ni (nagu jooniselt 2 ndha, on aktivatsioonibarjdiri ,,magi” sellest ,,orust”
lahtudes korgem ja selle iiletamine nduab rohkem energiat kui aktivatsioonibarjdiri A-st C-ni
iiletamine) ja toimub osakeste kokkupdrge sobiliku orientatsiooniga, siis on vdimalik ka vastupidise
reaktsiooni ehk poordreaktsiooni kulgemine, kus eelmise reaktsiooni saaduste reageerimine annab
uuesti ldhteained. Alg- ja 10ppolekute (A ja B) energiate vahe maéidrab keemilise reaktsiooni
energeetilise efekti ja ei sdltu sellest, mis toimub vahepeal. A-st B-ni minnes energiat summaarselt
eraldub (eksotermiline reaktsioon), ent B-st A-ni minnes neeldub (endotermiline reaktsioon). Kui
energia alg- ja loppolekut iseloomustavad olekufunktsioonid ja reaktsiooni energeetiline efekt ei

soltu sellest, millise tee kaudu selleni joutakse, siis reaktsioonide kiiruse médrab just konkreetse

reaktsiooni toimumise tee ja aktivatsioonibarjdiri korgus.
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Energia

'
Reaktsioonitee

Joonis 2. Reaktsiooni elementaarakti kulgemine. Ldhteained on olekus A, saadused olekus B,

siirdeolek on C ja reaktsiooni aktivatsioonienergia E*.

Lisamaterjal: reaktsiooni energiadiagrammist

Reaktsioonide energiadiagrammide (nagu nt joonisel 2 esitatud skeem) pohimdte on eelnevas osas esitatud
viga lihtsustatult, ent energiadiagrammide tdlgendamine voib olla keerukas. Esiteks voib energiadiagrammide
lugemisel tekitada segadust fakt, et y-teljel kujutatakse sageli erinevates dppematerjalides erinevaid suuruseid. Sageli
kasutatakse energia muudu néitamiseks y-teljel entalpiat (médrab reaktsiooni soojusefekti konstantsel rdhul) voi Gibbsi
vabaenergiat (mddrab konstantsel rohul toimuva reaktsiooni saaduste/ldhteainete vahekorra keemilise tasakaalu
tingimustes mingil kindlal temperatuuril). Keemiline tasakaal nditab kindlat reaktsioonile iseloomulikku
lahteainete/saaduste kontsentratsioonide suhet sellisel juhul, kui reageerivate ainete siisteem on joudnud reageerida
kdige stabiilsema olekuni (maksimaalse entroopiani). Gibbsi vabaenergia G on defineeritud alljargnevalt valemis (5.3)
entalpia H, temperatuuri 7 ja slisteemi entroopia S kaudu:

G=H-TS (5.3)
Seega on Gibbsi vabaenergia muut konstantsel temperatuuril
AG = AH — TAS (5:4)

Vorrandi (5.4) parem pool on keemilise sideme materjalis esitatud valem (4.5) 1ébi korrutatuna suurusega —7, juhul kui
soojushulk on antud entalpiaga (konstantne rdhk). Seega on Gibbsi energia muutus eelnevas valemis lihtsalt —74S,
konstantse temperatuuri ja rdhu korral. Gibbsi vabaenergia muut on universumi entroopia muutust iseloomustav suurus,
mille negatiivsed véértused nditavad protsessi spontaansust. Gibbsi vabaenergia on mdnes mottes entalpiast loomulikum
suurus, mida reaktsiooni energiadiagrammil kujutada, sest mddrab reaktsioonis osalevate ainete kontsentratsioonid
keemilise tasakaalu saavutamise jérel. Kuna arvutuslikult on entalpiaid leida lihtsam ning toatemperatuuril kulgevate
reaktsioonide puhul on entalpiamuut nagunii harilikult (kuigi mitte alati) ligikaudu vOrdne Gibbsi vabaenergia
muuduga, siis kujutatakse energiadiagrammide y-teljel sageli entalpiat.

x-teljel energiadiagrammidel maérgitud reaktsioonitee ehk reaktsioonikoordinaat iseloomustab aatomite
paigutuse muutust reaktsiooni kéigus: reaktsioonikoordinaadi véértus vastab aatomite liikumistele, mis on otseselt
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seotud reaktsiooni kulgemisega. Tegelikult sdltub reageerivate osakeste vaheline energia tavaliselt mitmetest
geomeetrilistest parameetritest ja reaktsiooni kulgemist saab kirjeldada energiapinnana (joonis 3). Kui
néidisreaktsiooniks votta molekuli AB ja aatomi C reaktsioon, milles moodustub molekul BC ja aatom A, siis on
siisteemi potentsiaalne energia méédratud kolme aatomitevahelise kauguse poolt: kaugused rap, 3¢ ja 7rac.
Lihtsustamise mottes vaatleme ainult elementaarakte, milles kaugus r, ¢ jadb konstantseks. Sellisel puhul saab
reaktsiooni (ja ka poordreaktsiooni) kirjeldada energiapinnaga, milles kaugused 5 g ja 75 ¢ on x- ja y-teljel ning z-teljel
on kujutatud potentsiaalne energia. Reaktsioonikoordinaat on tee sellel energiapinnal algolekust 1oppolekusse. Kuigi
eelnevalt sai mainitud, et reaktsiooni kulgemisele on analoogiaks mée iiletamine, siis tegelikult ei toimu reaktsioonid
iildjuhul energiapinna ,,kdrgete maetippude” iiletamise kaudu (nagu keemiliste sidemete tdielik 1dhkumine), vaid hoopis
energiapinna méekurude iiletamise kaudu, sest nende energia on madalam. Matemaatikud nimetavad selliseid ,,kurusid”
nende sadulat meenutava kuju tottu ,,sadulpunktideks”. Madalaima potentsiaalse energia maksimumiga tee {iletamine
reaktsiooni kdigus on kdige tdendolisem, ent praktikas v3ib reaktsioon toimuda ka mdnevorra korgema potentsiaalse
energiaga teede iiletamisel sadulpunkti 1dhedal (nende tdendosus kiill kahaneb termiliselt aktiveeritud reaktsiooni puhul
kiiresti). Nii et reaktsioonikoordinaadi tdpsem sisu on reaktsiooni toimumise madalaima energiaga tee energiapinnal.
Monedel harvadel juhtudel vdib keemiliste reaktsioonide juures avalduda ka kvantmehaanilise tunneleerumise efekt,
mille puhul reaktsioon toimub aktivatsioonibarjddri iiletamata (,ldbi aktivatsioonibarjddri”). Tegelikkuses on
reaktsioonid reeglina siinsest lihtsast niitest oluliselt keerukamad, hdlmates palju rohkem eri aatomitevahelisi
paiknemisi tdhistavaid muutujaid kui 7 p ja 75 ¢, mistdttu ei ole vastavat energiapinda vdimalik arusaadaval joonisel

kujutada.

Energy

A C

Reaction Co-ordinate

Joonis 3. Reaktsiooni energiapinna ndide (vasakul), mille madalama energiaga tee annab reaktsiooni
energiadiagrammi (paremal).

., Potential Energy Surface and Corresponding Reaction Coordinate Diagram.png*, mille autoriks on AimNature,
avaldatud cc BY-S4 3.0 litsentsi alusel Wikimedia Commonsi kaudu aadressil

https.//commons.wikimedia.org/w/index.php?curid=29213403
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Reaktsiooni elementaaraktis osalevate osakeste arvu jdrgi eristatakse elementaaraktide
kolme tiitipi. Monomolekulaarseteks nimetatakse reaktsioone, mille elementaaraktis osaleb iiks
molekul. Monomolekulaarse reaktsiooni néitena voib tuua N,O4 lagunemist NO,-ks:

N,04 — 2NO;

Monomolekulaarse reaktsiooni toimumiseks peab molekul mdne eelneva kokkupdrke kaigus
omandama piisava energia. Reaktsioonikiiruse seisukohast kditub ka niiteks aatomite radioaktiivne
lagunemine monomolekulaarse reaktsioonina, ehkki protsess on pigem tuumafiiiisika kui keemia
valdkonda kuuluv. Tihti votavad reaktsiooni elementaaraktist osa kaks molekuli, millisel puhul
nimetatakse seda bimolekulaarseks. Bimolekulaarne reaktsioon on niiteks

OH + CH3Br — CH;0H + Br~

Kuna kolme molekuli korraga ja dige orientatsiooniga kokkupdrkamise tdendosus on véga viike,
siis on trimolekulaarsed reaktsioonid iisna haruldased. Veelgi korgema molekulaarsusega
reaktsioonid praktikas ei toimu, sest nelja ja enama molekuli samaaegsed Oige orienteeritusega
kokkuporked on iiliharuldased. Praktikas koosnevad reaktsioonid sageli mitmetest jérjestikustest

elementaaraktidest.

Keemiliste reaktsioonide kiiruse s6ltuvus erinevatest teguritest

Reaktsiooni toimumiseks peavad aineosakesed sattuma iiksteise ldhedusse. Homogeensete
reaktsioonide puhul (koik reagendid on iihtlaselt segatuna sama faasi koostises, nditeks ainult
lahuses voi gaasifaasis) soltub reaktsioonide kiirus seetdttu ldhteainete kontsentratsioonidest. Kuna
ideaalgaasi puhul soltub aine kontsentratsioon vordeliselt selle aine osarShust, siis kasvatab
gaasiliste reaktsioonide puhul rohu tostmine ka reaktsioonikiirust. Heterogeensete reaktsioonide
korral (reageerivad ained moodustavad mitu erinevat faasi) sOltub reaktsioonide kiirus
faasidevahelisest kokkupuutepinnast ja tahke aine puhul seetdttu aine peenestatusest.

Kuna osakeste kokkupdrkel peavad need omama reaktsiooni toimumiseks piisavalt
kineetilist energiat, kasvab reaktsioonide kiirus temperatuuri tostmisel. Teatavad erilised ained —
kataliisaatorid — voimaldavad lidhteainetel reageerida 1abi madalama energiaga reaktsioonitee, mis
kiirendab reaktsiooni. Reaktsioonide aktivatsioonienergiaid voib lahustes toimuvate reaktsioonide
puhul palju mdjutada ka lahusti, mistdttu tuleb lahustes toimuvate reaktsioonide puhul arvestada ka

lahusti mojudega.
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Reaktsioonikiiruse vorrand

Reaktsioonikiiruse vorrand ehk Kineetiline vorrand niitab, kuidas soltub
reaktsioonikiirus ldhteainete kontsentratsioonidest. Ainult iihte tiilipi elementaarreaktsioonidest
koosneva keemilise reaktsiooni puhul saab reaktsioonikiiruse méérata elementaarreaktsioonide
molekulaarsuse pohjal. Néiteks kui ained A ja B reageerivad vorrandi
aA + bB — saadused
kohaselt ning ainete A ja B molaarsed kontsentratsioonid on cx ja cg, siis on reaktsioonikiirus v
alljargnev:

v=k-cf-ch (5.5)

Astendajad  tulenevad  kordajatest  reaktsioonivOrrandis.  Reaktsioonikiirus  iihikuliste
kontsentratsioonide juures on reaktsiooni kiiruskonstant k. Reaktsiooni kiiruskonstant &
iseloomustab kdiki neid reaktsioonikiirust mdjutavaid tegureid (molekulide kokkupdrke sobiliku
orientatsiooni tdoendosus, temperatuur, lahusti moju reaktsioonile jms), mis ei sdltu molekulide
kontsentratsioonidest. Seos (5.5) ldhtub tegelikult faktist, et molekulide kokkuporkel peavad kdik
kokkuporkel osalevad molekulid sattuma samasse ruumipiirkonda, mistottu on kokkuporke
toimumise tdendosus vOrdne iga iiksiku molekuli kokkupdrke ruumipiirkonnas leidumise
toendosuste korrutisega.

Reaalsed keemilised reaktsioonid toimuvad harva uheetapiliselt. Tavaliselt koosnevad

reaktsioonid mitut tiiiipi elementaarreaktsioonidest (reaktsioonietappidest) ja seetdttu ei saa madrata

reaktsioonikiiruse sdltuvust ainete kontsentratsioonidest ainult reaktsioonivOrrandi jirgi. Naiteks

reaktsioon

2NO + 2H; — N, + 2H,0

koosneb kolmest erinevast etapist, mis on véljendatavad elementaarreaktsioonidena

2NO — N0,

N,0O, + H, — N,O + H,O

N,O + H, — N, + H,0

Nende etappide summa annabki toimuva reaktsiooni vorrandi. Iga etapi kiiruse soltuvuse ainete
kontsentratsioonist saab maédrata elementaarreaktsiooni molekulaarsuse jirgi, ent summaarset
reaktsioonikiiruse kontsentratsioonisoltuvust nii lihtsalt leida ei saa. Sageli sdltuvad reaktsioonide
kiirused kontsentratsioonidest ikkagi sarnaselt vorrandile (5.5), ent astendajad tuleb leida
eksperimentaalselt, mitte reaktsioonivorrandi kordajate kaudu. Kontsentratsioonide astendajate
summat kineetilises vorrandis nimetatakse reaktsiooni (summaarseks) jirguks ja mingi
konkreetse aine kontsentratsiooni astendajat kineetilises vorrandis reaktsiooni jirguks konkreetse

aine jirgi. Naiiteks kui reaktsiooni
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A+B—-C+D
eksperimentaalselt médratud kineetiline vorrand on
v=k-cf-cp
siis on reaktsiooni jark on 3. Reaktsiooni jark A jérgi on 2 ja reaktsiooni jark B jargi on 1.
Eksperimentaalselt médédratud kontsentratsioonide astendajad kineetilistes vorrandites vdivad votta

iisna erinevaid viértusi, sealhulgas null, negatiivsed ja murdarvulised védrtused.

Ained X ja Y segati kokku erinevates kontsentratsioonides ning mdddeti reaktsiooni iildine

algkiirus vy (vahetult pérast ainete kokkusegamist maddratud kiirus). Tulemused on antud

allpooltoodud tabelis.

cx (M) cy (M) vo (mol/(1's))
0,212 0,135 0,0012
0,403 0,135 0,0023
0,403 0,271 0,0093

Maira reaktsiooni summaarne jérk ja reaktsiooni jargud ainete jérgi.
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Lahendus

Kui Y kontsentratsioon on konstantne, aga X kontsentratsioon suureneb 1,9 korda, suureneb ka
reaktsioonikiirus 1,9 korda. Seetdttu on reaktsiooni jirk X jirgi 1. Kui X kontsentratsioon on
konstantne, aga Y kontsentratsioon suureneb ~2 korda, kasvab kiirus ~4 korda. Seega on reaktsioon

Y jérgi teist jarku. Reaktsiooni summaarne jérk on 3.

Lisamaterjal: integraalsed kiirusvorrandid

Esitatud kiirusvorrandid annavad reaktsioonikiiruse sdltuvuse kontsentratsioonidest mingil kindlal ajahetkel.
Ent praktikas pakub oluliselt rohkem huvi kiisimus, milline on ainete kontsentratsioon pérast reaktsiooni kulgemist
meid huvitava ajaperioodi viltel. Selliste vorrandite tuletamiseks tuleb kasutada integreerimist. Integreerimisega kiill
enamik lugejaid ilmselt tuttavad ei ole, kuid huviliste jaoks vdib monede lihtsamate juhtude integraalsed kiirusvorrandid
ja nende tuletamise esitada.

Kui aine A kahanemine on esimest jarku reaktsioon, siis avaldub selle kahanemise kiirus kui

Eelmise vorrandi saab teisendada kujule

Ca
Seda vorrandit on vdimalik integreerida algsest ajahetkest # = 0 (ca = cao) kuni kindla ajahetkeni ¢ (c4 = cay):
CAt dc t
f A=k f dt
CA0 CA 0
Integreerimise tulemusena

C
2L = —kt

Cao
e astendamisel mdlema poolega ning vorrandi labikorrutamisel kontsentratsiooniga cao, on tulemuseks

_ —kt
Cat = Cho€

Seega kahaneb esimest jarku reaktsiooni puhul ldhteaine kontsentratsioon ajas eksponentsiaalselt. Saaduse B ja
lahteaine A kontsentratsioonide summa peab olema konstantne ja vordne ca9, seega
Cat t Cpt = Cao
Coe = Cao — Cao ™ = cpp(1 —e™*)
Esimest jérku keemilistele reaktsioonidele on iseloomulik algkontsentratsioonidest sdltumatu poolestusaeg f,, mille

jooksul reageeriva aine kontsentratsioon kahaneb poole vorra (c= 2cy,).

Cat
In— = —kt
2¢y; /2

In(2)
bz =——

Eelpooltoodud vorrandid kehtivad ka iiheetapiliselt toimuva radioaktiivse lagunemise kohta (kui radioaktiivse
lagunemise kdigus radionukliid laguneb ainult iheks produktiks, mis enam edasi ei lagune). Seetdttu saab esimest jarku
reaktsioonide jaoks kehtivaid vorrandeid kasutada paljude radioaktiivse lagunemisega seotud kiisimuste lahendamiseks,

nditeks loodusesse sattunud radioaktiivse isotoobi piisivuse hindamiseks vdi radiosiisiniku meetodil proovide vanuse
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midramiseks. Suhteliselt lihtsasti on leitav ka teist jarku reaktsiooni, milles reageerivad kaks sama aine osakest A,

integraalne kiirusvorrand.

dcy
_W = kCAZ
dc
—2 = —kdt
Ca

Integreerimisrajad jadvad samaks.

A0 CA 0
1 1
——— = —kt
Cao  Cat
1 1
———=kt
Cat  Cao

Teist jarku reaktsioonide puhul kahaneb kontsentratsioon ajas aeglasemalt kui eksponentsiaalselt kahaneva
kontsentratsiooniga esimest jarku reaktsioonide puhul. Erinevalt esimest jarku reaktsioonidest s6ltub poolestusaeg teist

jérku reaktsioonide puhul aine algkontsentratsioonist.

Keemilise reaktsiooni kiiruse sdltuvus temperatuurist®

Keemiliste reaktsioonide kiirused soltuvad sageli viga tugevalt temperatuurist. Nditeks on
must pilissirohi toatemperatuuril ainete aeglase reaktsioonikiiruse tottu stabiilne, ent korgemal
temperatuuril reageerib plahvatuslikult.

Keemilise reaktsiooni kiirus soltub harilikult temperatuurist rootsi keemiku S. Arrheniuse
jargi nimetatud Arrheniuse vorrandi (5.6) jargi, milles & on reaktsiooni kiiruskonstant, R

universaalne gaasikonstant, 4 eksponendieelne faktor ja E* aktivatsioonienergia.

E*
k = Ae RT (5:6)

Logaritmitud kujul avaldub Arrheniuse vorrand jargnevalt

*

E
In(k) = In(A4) — BT

Kuna A4 sdltub selles vorrandis palju vihem temperatuurist kui aste, loetakse A4 tavaliselt iilesannete
lahendamise kéigus eri temperatuuridel konstantseks. Ka aktivatsioonienergia on temperatuurist
peaaegu sOltumatu suurus. Seetdttu, kui iilesande tekstis pole teisiti ette antud, void lugeda
iilesannete lahendamisel nii £* kui ka 4 konstantseks.

Arrheniuse vorrand on eksperimentaalselt leitud seos, mille tdlgendamine mikroskoopiliste
suuruste kaudu ei ole alati lihtne. Lihtsamatel juhtudel saab siiski Arrheniuse vorrandit seletada juba
eelpooltoodud kolme reaktsiooni toimimiseks vajaliku tingimuse kombinatsioonina: 1) esineb
osakeste kokkuporge; 2) osakesed on kokkupdrke ajal diges asendis; 3) osakeste kineetiline energia

on reaktsiooni toimumiseks piisav. Seega peab reaktsiooni kiiruse temperatuurisdltuvust kirjeldav

>3 Edasise mdistmiseks on kasulik osata tehteid astmete ning logaritmidega.
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vorrand sisaldama pdrkesageduse korrutist dige orientatsiooni tdendosuse ja aktivatsioonienergiat
iiletava kineetilise energia omamise tdendosusega.

Eksponendieelne faktor 4 sodltub sellisel juhul osakeste pdrkesagedusest ja omavahelise
orientatsiooni sobivusest reaktsiooni toimumiseks. Eksponendieelse faktori vaartused on sageli lisna
suured. Seega, isegi kui ainult véikese osa kokkuporgete puhul {iletab osakeste kineetiline energia

aktivatsioonienergia vadrtust (mis on keemiliste reaktsioonide jaoks harilik), voib reaktsioonikiirus

—E*
olla suur. Aste e RT néitab, kui suure osa osakeste kineetiline energia iiletab aktivatsioonienergiat:

mida suurem on korrutis R7 vorreldes E*-ga, seda tdendolisem on reaktsiooni toimumine.

—E*
Aktivatsioonienergiat sisaldav liige e RT ning Arrheniuse vorrandit meenutav kuju (konstant -

—E*
e rT) kirjeldavad peale keemiliste reaktsioonide ka viga paljusid fiiiisikalisi protsesse, milleks on

vajalik potentsiaalse energia barjddri iiletamine ja mis aktiveeritakse temperatuuri tdusu kaudu.
Joonis 4 kujutab osakeste kineetilise energia sdltuvust temperatuurist. Kuna osakeste porkesageduse

madrav keskmine suhteline kiirus (st faktori 4 temperatuuritundlik komponent) sdltub

—E*
temperatuurist véhe,”* saab A4 lugeda peaaegu konstantseks vorreldes eR®T vdga suure

temperatuurisoltuvusega.

E*
— 200K

300 K
— 400 K

Molekulide arv

\

I

Ex

Joonis 4. Molekulide kineetilise energia jaotus mingi aktivatsioonienergia E* suhtes kolmel
erineval temperatuuril (T; = 200 K, T, = 300 ja T; = 400) ideaalgaasis. Ainult
aktivatsioonienergiast korgema energiaga molekulid voivad reageerida.

Mida rohkem temperatuur kasvab, seda vihem negatiivseks muutub astendaja —E*/RT, ehk

—E*
seda suuremaks muutub aste e RT . Kdrgema temperatuuri puhul on kineetilist energiat iseloomustav

korrutis RT suurem. Kui korrutis R7 on oluliselt suurem kui aktivatsioonienergia, on astendaja

nullile 1dhedane ning peaaegu koik kokkupdrked ldppevad reaktsiooni toimumisega (reaktsiooni

> Ideaalgaasi puhul vordeliselt ruutjuurega temperatuurist.
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toimumise tdendosus kokkupdrkel on ldhedane iihele). Madalamate aktivatsioonienergia véartuste
puhul saab reaktsioon olulisel médral toimuda ka madalamatel temperatuuridel. Sealjuures on
suurema aktivatsioonienergia korral reaktsioonikiirus temperatuuri suhtes tundlikum ja muutub
temperatuuri muutuse tottu rohkem. Osakeste kokkupdrke kohta antava aktivatsioonienergia suurus
varieerub nullist kuni mitmesadade kJ/mol, jdddes siiski tavaliselt véiksemaks kui keemiliste

sidemete téielikuks 16hkumiseks kuluv energia.

Gaasifaasilise reaktsiooni H, + I, — 2HI kiiruskonstant temperatuuril 500 K on 4,3:10"" 1/(mol-s) ja
temperatuuril 600 K 4,410~ 1/(mol's). Midra reaktsiooni aktivatsioonienergia ja eksponendieelne
faktor vorrandi (5.6) pohjal. R = 8,314 J/(mol-K)

Lahendus

Kuna teisiti pole iilesandes deldud, voib eeldada, et antud reaktsiooni eksponendieelne faktor 4 ja

aktivatsioonienergia £* on konstantsed. Kui kasutada Arrheniuse vOrrandit logaritmitud kujul

*

In(k) = In(4) — %

siis on In(k) sOltuvus temperatuuri poordvédrtusest konstantse aktivatsioonienergia ja
eksponendieelse faktori puhul sirge, mille vabalitkmeks on In(4) ja tdusuks (—E*/R). Kuna sirge
madravad kaks punkti, piisab In(k) véairtuse teadmisest kahel eri temperatuuril 4 ja E*

arvutamiseks. Kirjutame vélja

E*

. -7y — -
In(4,3-1077) =In(4) 8312500
In(4,4 - 10~%) = In(A) E
& - 8314 - 600

Vorrandite lahutamisel koondub In(4) vélja ja saame

E* E*
8,314 - 500 * 8,314 - 600
—4,009 - 107°E* = —6,9307

k
E*=1,7288" 10SL ~ 173—]
mol mol

—6,9307 = —

Uhikuid eelnevatesse vorranditesse ei kirjutanud, sest logaritmi vdtmine iihikuga suurustest & ja A
on moneti ebakorrektne. Ent kuna reaalsed arvutused sooritati logaritmitud vdrrandite lahutamisel
(vastab vorrandite jagamisele, mille kdigus k ja A iihikud koonduvad vilja), siis ei tekita selline
arvutus sisulist probleemi. Aktivatsioonienergia ja kiiruskonstandi arvvéartused peavad olema antud
selliste iihikutega, et astendaja —E*/RT oleks iihikuta suurus (iihikuga astendaja ei omaks fiitisikalist

motet). Asendades E* esimesesse vOrrandisse saame
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1,7288 - 10°

= . =7 _ =
In(4) =1In(4,3-1077) + 8314500 26,928
|
A = e?6928 = 4951 - 1011 ~ 5,0-1011
mol -s mol - s

Eksponendieelse faktori tasakaalukonstant peab olema sama iihikuga nagu kiiruskonstant. Sellisel
vorrandite lahendamisel tasub lahendamise korrektsust alati ka tile kontrollida, asendades saadud &
ja A vairtused esialgsetesse vorranditesse. Tlivenumbrite arvestamine on naturaallogaritmide puhul
moneti keeruline, ent siin oleme eeldanud, et tiivenumbrite arv on logaritmi puhul komale
jérgnevate kohtade arv.

Reaalsete eksperimentide puhul kasutatakse 4 ja E* maidramisel muidugi palju suuremat
arvu eri temperatuuridel méératud katsepunkte ning ldhendussirge tdombamist In(k) vs 1/7 graafikul

mootemadramatuse vihendamiseks.

Vesilahuses toimuva sahharoosi hiudroluisi C;oH»O;1 + H,O — 2C¢H 1206 kiirus soltub
temperatuurist Arrheniuse vorrandi jargi. Reaktsiooni aktivatsioonienergia on 108 kJ/mol. Kui palju
kasvab reaktsioonikiirus temperatuuri tostmisel 25 °C juurest temperatuurini 49 °C?

Lahendus

Kui reagentide kontsentratsioonid ja muud keskkonnatingimused on samad (mida selles iilesandes
ilmselgelt on eeldatud!), on reaktsioonikiiruste v, ja v, jagatis kdrgemal temperatuuril (73) ja

madalamal temperatuuril (77) vordne alljdrgnevaga

—E*
v, A-eR  -ELEL EYL 1)
£ = __ —¢RT; RT1 = ¢R\T1 T;
12 —E”
A - eRTy
J
108000 -~/ 1 1 )
v, 8314 ] \(273,15+25)K (273,15+49)K
— = e """ "molK ~ 26

U1
Antud iilesande lahendamiseks polnud tarvis teada isegi eksponendieelse faktori véértust, sest see

taandus viélja.

Kui on eksperimentaalselt méératud, et reaktsioonikiiruse temperatuurisdltuvust kirjeldab Arrheniuse vorrand,
ei pruugi mairatav aktivatsioonienergia olla tegelik elementaarakti aktivatsioonienergia. Néiteks on mdnede haruldaste
reaktsioonide temperatuurisdltuvuse kirjeldamiseks vaja kasutada negatiivseid aktivatsioonienergiaid (reaktsioonikiirus
kahaneb temperatuuri tdustes!). Sellised aktivatsioonienergiad vdivad ilmnevad teatavate mitmeetapiliste reaktsioonide
puhul ja aktivatsioonibarjddrita reaktsioonide korral. Negatiivse aktivatsioonienergiaga reaktsiooni puhul tegelikult
iihelegi elementaaraktile toeliselt negatiivset aktivatsioonibarjdiri ei vasta, mistdttu on see efekt ndiline. Samuti v3ib
monedel juhtudel eksperimentaalselt mdddetav aktivatsioonienergia olla tingitud hoopiski teisest protsessist kui

elementaaraktiga kaasnev energiabarjadr. Nditeks on piisavalt viikeste elementaarreaktsiooni aktivatsioonienergia
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vadrtuste puhul elementaarreaktsiooni kiirus madratud reagentide osakeste kokkusattumise kiiruse, mitte
elementaaraktiga kaasneva aktivatsioonibarjaéri poolt. Siiski v3ib kehtida lahustes isegi tegeliku aktivatsioonibarjdarita

reaktsioonide kohta sageli Arrheniuse vorrandiga kirjeldatav temperatuurisdltuvus! Nimelt, lahusti viskoossus vdib

-
kasvada vordeliselt astmega eRT, sest viskoossus kirjeldab molekuli liikumisele esitatud takistust ning molekuli

litkkumine viskoosses lahustis on termiliselt aktiveeritud protsess. Kuna reagentide kokkusattumise kiirus on
poordvordeline viskoossusega, kehtib Arrheniuse vorrand, kuigi molekulide kokkuporkel voib aktivatsioonibarjdér
suisa puududa. Madalate aktivatsioonienergiate (vesilahuses alla ~20 kJ/mol) puhul vd&ib kahtlustada, et
aktivatsioonienergia on tingitud hoopis takistusest molekulide liikumisele (difusioonile) lahuses, mitte reaktsiooni
elementaaraktide aktivatsioonibarjdéridest. Gaasifaasis on difusioonikiirused vdga suured, mistSttu on difusioonikiiruste

poolt kontrollitud reaktsioonid harvaesinevad.

Toatemperatuuri ldhedastel temperatuuridel kehtib reaktsiooni temperatuurisdltuvuse
ligikaudseks kirjeldamiseks van’t Hoffi reegel (hollandi keemiku ja esimese Nobeli keemiapreemia
laureaadi J. H. van’t Hoffi jérgi). Van’t Hoffi reegel véidab, et temperatuuri tostmine 10 °C vorra
suurendab reaktsioonikiirust 2—4 korda. Matemaatiliselt on see véljendatav reaktsioonikiiruste
kaudu eri temperatuuridel ¢, ja #, (v ja vp) ning reaktsioonile iseloomuliku temperatuuriteguriga y
(y = 2—4), mis on temperatuuri tdstmisel 10 °C vorra ilmnev reaktsioonikiiruse kasv.

ta—ty 5.7
Vg = Vg Y 10 (5.7)

Van’t Hoffi reegel on eksperimentaalselt leitud reaktsioonikiiruse temperatuurisdltuvus, mis on
vorreldes  Arrheniuse  vorrandiga lisna ebatdpne ning kehtib rahuldavalt piiratumas
temperatuurivahemikus. Kuigi tdpsemateks arvutusteks ei saa van’t Hoffi reeglit kasutada, on van’t
Hofti reeglil lisaks ajaloolisele vairtusele selle lihtsuse tottu ka moningane kasulikkus ligikaudsel

reaktsioonikiiruse muutuse hindamisel.

KatallUsaatori mdju reaktsioonikiirusele
Kataliiiisiks nimetatakse keemilise reaktsiooni kiirenemist reaktsioonisegusse viidud voi
seal tekkiva aine toimel. Kataliisaator on aine, mis tOstab reaktsioonikiirust, ent vabaneb

reaktsiooni 10pus muutumatul kujul. Kataliisaatori mdju avaldub madalama aktivatsioonibarjdiriga

reaktsioonitee vOimaldamises, sest kataliisaatori lisamine muudab reaktsiooni toimumise

mehhanismi. Kataliilisitud reaktsioonis esinevad teised vahetihendid kui kataliiiisimata reaktsioonis.
Niditeks kataliiiisimata reaktsioon hapniku aatomi ning osooni molekuli vahel kulgeb alljargnevalt:
03+ 0 — 20,

Kloori aatomi juuresolekul reageerib kloori aatom kdigepealt osooni molekuliga:

Cl+ 05— ClO+ 0O,

Tekkinud ClO vdib edasi reageerida hapniku aatomiga

ClIO+0 —-Cl+0,
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Nende kahe vorrandi (reaktsioonietapi) liitmisel saame summaarse reaktsioonivorrandi, mis on
vOordne kataliilisimata reaktsiooni vdrrandiga. Seetdttu ei kajastu kataliisaatori osavott
reaktsioonivorrandis. Kloori aatom vabaneb sellise kaheetapilise reaktsiooni tulemusena
muutumatul kujul ning vOib osaleda uutes osooni lagunemisreaktsioonides. Ent kataliitisitud
reaktsiooni aktivatsioonienergia on oluliselt madalam. Stratosfééris leidub palju atomaarsel kujul
esinevat hapnikku, mis tekib hapniku molekulide lagunemisel ultraviolettkiirguse mojul. Kuna kuni
suhteliselt  hiljutise  ajani™  kiilmutusseadmetes  ja  aerosoolballoonides  kasutatud
klorofluorosiisinikud (freoonid) lagunevad ultraviolettkiirguse mojul kloori aatomeid andes,
toimivad need osooni lagunemise kataliisaatorina. Seda peetaksegi osoonikihi hdrenemise
peamiseks pohjuseks.

Kui kataliilisimata reaktsioon on niiteks
A+B— AB
ja kataliitisitud reaktsioonid
B+ X — BX
A+BX—->AB+X
siis vastab energiadiagrammil kataliilisitud reaktsioonidele kaks maksimumi, mis on madalamad kui

algse kataltilisimata reaktsiooni siirdeolekule vastav energia maksimum (joonis 5).

KatalGiGisimata

KatallUsitud reaktsioon

AB +X

Reaktsioonitee

Joonis 5. Kataliiiisimata ja kataliitisitud reaktsiooni skemaatiline energiadiagramm.

> Viimastel aastakiimnetel on tehtud rahvusvahelisel tasemel tdsiseid jdupingutusi osoonikihti kahjustavate
halogeeniiihendite kasutamisest loobumiseks, mistottu prognoositakse osoonikihi taastumist kdesoleva
sajandi lopuks.
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On oluline mdista, et kataliisaator suudab reaktsioone ainult kiirendada ja ei mojuta

reaktsiooni energeetilist efekti (alg- ja Idppoleku energiat), sest see tdhendaks energia jddvuse

rikkumist. Termodiinaamika seadused kehtivad ka kataliisaatori kasutamise korral ning kataliisaator
ei suuda panna toimuma termodiinaamiliselt ebasoodsaid reaktsioone. Arrheniuse vorrand suudab
kirjeldada ka  kataliisaatori moju  reaktsioonile, arvestades kataliisaatorist  tingitud
aktivatsioonienergia muutust. Kuna aktivatsioonienergia on Arrheniuse vorrandi astendajas, kasvab

reaktsioonikiirus isegi viikese aktivatsioonienergia alanemise korral iisna palju.

Vesinikperoksiidi lagunemisreaktsiooni aktivatsioonienergia langeb jodiidiioonide lisamise tdttu
temperatuuril 298 K védrtuselt 75,3 kJ/mol kuni vidirtuseni 56,5 kJ/mol. Mitu korda kiireneb
keemiline reaktsioon? Kehtib Arrheniuse vorrand. Eelda, et kataliisaatori lisamisel jddb

eksponendieelne faktor praktiliselt konstantseks.

Lahendus
Kui kataltiiisitud reaktsiooni kiirus ja aktivatsioonienergia téhistada alaindeksiga £, siis:
~Ek
v, A-eRT E*—Ey
T, ¢Fr
A-eRT
75300 =1 ~56500
molJ mol
Vk 8,314— 298 K
—=e 2 *mol-K ~ 2000

v

Kataliiiis jagatakse homogeenseks ja heterogeenseks kataliilisiks. Homogeense kataliiiisi
puhul on reageeriv aine ja kataliisaator iihes ja samas faasis. Homogeense kataliiiisi nditeks on kdik
lahustes esinevad kataliiiisi juhud. Kui vesinikperoksiid on vesilahuses tavaliselt {isna stabiilne
(vihemalt pimedas ja toatemperatuuril), siis paljude erinevate tihendite (nt jodiidioonid) viikese
koguse lisamisel laguneb see kiiresti hapnikuks ja veeks. See on iiks levinud ndide homogeensest
kataliitisist. Heterogeense kataliiiisi puhul on reageeriv aine ja kataliisaator erinevates faasides
ning kataliilis toimub faaside piirpinnal. Vesinikperoksiidi lagundab efektiivselt ka lahusesse viidud
lahustumatu  MnO,. Tiiiipiliselt on heterogeenses kataliilisis kasutusel tahked ained, kuigi
heterogeenne kataliiiis v0ib toimuda ka mittesegunevate vedelike piirpindadel. Heterogeense
kataliilisi toimumiseks peab piirpind olema voimalikult suur, seetottu on kataliisaatorina
kasutatavad tahked ained sageli peenestatud voi poorsed. Reaktsioonid toimuvad kindlates kohtades
kataliisaatori pinnal, mida nimetatakse aktiivtsentriteks. Heterogeenne kataliilis algab reagentide
adsorptsiooniga pinnale ja 1dpeb ldhteainete lahkumisega (desorptsiooniga) pinnalt. Heterogeenset
kataliiisi rakendatakse ohtralt paljude toostuses vajalike kemikaalide tootmiseks, néiteks

ammoniaagi slinteesiks ldmmastikust. Bioloogiline kataliiiis toimub tavaliselt teatud
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valgumolekulide — ensiiiimide — aktiivtsentrites, kuigi kataliiiitilist aktiivsust voivad omada ka
moned teised biomolekulid. Bioloogilist kataliiiisi loetakse harilikult eraldiseisvaks kataliiiisi liigiks,
kuigi erinevaid ensiiiime vdiks liigitada ka homogeensete vdi heterogeensete kataliisaatorite alla
kuuluvateks. Peaaegu koigi reaktsioonide kiirus elusorganismis on reguleeritud ensiilimide poolt.
Enstitimkataliilis on sageli vdga efektiivne, tdstes reaktsioonikiiruseid palju rohkem kui parimad
inimeste vélja moeldud kataliisaatorid. Enstiiimid vdivad reaktsioonikiiruseid tdsta mitukiimmend
suurusjérku (st reaktsioonikiirus voib kasvada 10 astmes paarkiimmend korda!).

Inhibiitorite ja kataliisaatorimiirkidena tuntakse aineid, mis alandavad kataliilisitud
reaktsioonide kiiruseid. Inhibiitorite all mdistetakse tavaliselt poorduvalt kataliisaatori efektiivsust
alandavaid iihendeid, kataliisaatorimiirgid rikuvad katallisaatori toimimise pd&drdumatult
(enstiimide puhul kasutatakse kataliisaatorimiirgi asemel mdistet ,,pd6rdumatu inhibiitor”).
Kataliisaatori efektiivsus langeb iildiselt seetdttu, et vastavad iihendid adsorbeeruvad tugevalt
kataliisaatori pinnale ja katavad selle aktiivtsentrid voi reageerivad reaktsiooni vaheiihenditega.
Paljud ravimid ja miirgid toimivad enstilimiinhibiitoritena. Promootorid on ained, mis suurendavad
kataliisaatori aktiivsust, ent ei toimi iseseisvalt kataliisaatorina. Promootorid vdivad mdjuda niiteks
kataliisaatori stabiilsuse suurendamise kaudu vdi elektrontiheduse mojutamise kaudu kataliisaatori

pinnal reaktsioonile soodsas suunas.

KatallQUsi rakendused toostuses

Ligikaudu 90% toostuskemikaalide tootmisest holmab mingis etapis kataliiiisi. Vadvelhappe
tootmisel on védveldioksiidi oksiideerimiseks védveltrioksiidiks kasutusel kataliisaatorina
vanaadium(V)oksiid. Kataliilisi rakendatakse naftast kvaliteetsete naftaproduktide saamiseks.
Toiduainetetoostuses valmistatakse margariini tootmiseks vajalikke tahkeid hiidrogeenitud
taimerasvu  Ni-katallisaatori abil siisinikevahelistele kaksiksidemetele vesinikku liites.
Toiduainetetodstuses kasutatakse ohtralt bioloogilist kataliiiisi, nditeks kddritamise teel toodete
valmistamisel. Orgaaniliste poliimeeride, sealhulgas ka erinevate plastmasside tootmiseks,
kasutatakse samuti kataliisaatoreid.

Uks eriti olulisi kataliiiisi rakendusi tddstuses on ammoniaagi tootmine dhulimmastikust ja
vesinikust Haber-Boschi protsessi abil. Lammastik on taimede kasvuks suures koguses vajalik
element (makrotoiteelement). Mulla [dmmastikupuudus on tihti taimede kasvu piirav tegur. Mdned
taimed on suutelised lisalimmastikku hankima. Putuktoidulised taimed vdivad ldmmastikku
omandada ka teiste elusorganismide, nditeks putukate, plitidmisel. PSllumajanduses on kasulik
liblikdieliste taimede (nagu hernes, uba, mesikas, ristik jt) voime tdnu siimbioosile juuremiigarates

leiduvate miigarbakteritega dhulimmastikku taimedele kasutatavasse keemilisesse vormi siduda,
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ent tdnapdevase pdllumajanduse seisukohalt ei ole see sageli piisav lahendus. 19. ja 20. sajandi
vahetusel saadi 2/3 mineraalvéetiste varudest T$iili salpeetri varudest (naatriumnitraadist), mistottu
tundus maailma pdllumajanduse tulevik tdnu TSiili salpeetri piiratud varudele ning kasvavale
rahvaarvule tume. SeetOttu todtati pingsalt alternatiivide otsimisel Ohuldmmastikust véetiste
tootmise vOoimaluse leidmiseks. Kuna ldmmastik on keemiliselt viga vdheaktiivne ja selle tugeva
kolmiksideme 16hkumine on tiilipiliselt vdga korgete aktivatsioonienergiatega, ei olnud tegemist
sugugi lihtsa Ttlesandega. Eriti kriitiline oli muldade l&dmmastikupuudus Saksamaal, ent
lammastikku vajas ka Saksamaa sdjatdostus (Idmmastik on oluline 16hkeainete koostiselement).
Parimaks lahenduseks osutus saksa keemikute F. Haberi (kes oli muide ka 1iiks esimesi
keemiarelvade arendajaid) ja C. Boschi poolt vilja tootatud protsess, milles kasutati korgeid rohke
ja erinevate promootoritega aktiveeritud raudkataliisaatorit. Tdnapdeval kulub Haberi protsessiks 3—
5% toodetavast maagaasist ning see vOimaldab toita vdhemalt kolmandikku (v6i rohkemgi)
inimkonnast, ehkki hiiglaslike koguste ldmmastikvéetiste kasutamine annab panuse ka tosistesse

keskkonnaprobleemidesse (nt veekogude eutrofeerumine).

Difusioon ja efusioon gaasides

Difusioon on iihe aine jirk-jarguline hajumine teises, efusioon on gaasi tungimine

vaakumisse ldbi viikese ava. Efusiooni- ja difusioonikiirused gaasides on pdordvordelised

ruutjuurega gaasi molaarmassist (5.8). Kui osakese A molaarmass on M, ja kiirus on va ning

osakese B molaarmass Mg ja kiirus vg, siis

v (Mg (5.8)

Up M,
Gaasi efusioonikiirus on samas vordeline ruutjuurega temperatuurist. Molema seose taga on fakt, et

ideaalgaasi molekulide keskmised liikumiskiirused soltuvad vordeliselt ruutjuurega temperatuurist

ning pOOordvordeliselt ruutjuurega molaarmassist, mida on ka suhteliselt lihtne tuletada. Hetkel

esitame selle seose siiski toestuseta.

Mahutis A on gaaside segu, mis koosneb vordsest moolide hulgast jargmistest gaasidest: He, Na,
CO, ja Ar. Esialgu on mahutis B vaakuum. Milline on gaaside hulkade vahekord mahutis B pérast
mahutitevahelise ventiili avamist enne tasakaalu saabumist? {Gaaside molekulmassid on: He = 4,
N, =28, CO,=44, Ar =40}

A. Meg, = My, = Ny = My,

N}
]

N2 [

B Mgy = Myg > Mg = My He

. = = COz
Ar
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C. Mye & Mg = N, & Ny,
D. Myge & My, = Mgy = Mg,

Lahendus

Suurimad efusioonikiirused on viikseima molekulmassiga iihenditel, seega on dige vastus D.

Klaastoru on mdlemast otsast ithendatud gaasimahutitega, millest {iks sisaldab gaasilist HCI ja teine
gaasilist NH; (mdlemad normaaltemperatuuril ja —rdhul (NTP)). X ja Y on kaks kraani, mida

eraldab 2,00 m. Suletuna takistavad need kraanid gaasivoolu klaastorusse.

N 4

G 200m  ------------ >
i i
HCI (gaas, NTP) \J \J NH; (gaas, NTP)
X Y

J N

Taheldati, et kui molemad kraanid olid iiheaegselt avatud, siis ilmus klaastorusse X ja Y vahele
valge suits, esimesena punktis P. Punktist P oli kaugus kraanini X umbes
A. 1,00 m B. 1,19m C. 0,81 m D. 0,62 m
Lahendus
Valge suits on esialgu ndhtav gaaside esmases kokkupuutepunktis, eeldusel, et ainetevahelised
reaktsioonikiirused on piisavalt suured ning reaktsioon toimub praktiliselt momentaalselt HCI ja
NH; kokkusaamisel enne kontsentratsioonide {ihtlustumist anumates. Sellisel puhul on valge suits
ndhtav kohas, mis on médratud difusioonikiirustega. Juba esmapilgul on ilmne, et kuna NHj
molaarmass on vdiksem, on ka selle difusioonikiirus suurem ja punkt P peab asuma seega ldhemal
kraanile X kui kraanile Y. Seega saab dige vastus olla kas C voi D. Kumb neist tegelikult dige on,
vajab aga arvutustega vilja selgitamist. Kui HCI 1ébib kraanist suitsu tekkimise punktini P vahemaa
x, siis NHj 14dbib vahemaa y.

x+y=200m
Molema molekuli difusioonikiirused on podrdvordelised nende molaarmassidega. Seose (5.8)

pohjal

Kuna kokku saavad molemad gaasid vOrdse ajavahemiku ¢ jdrel, siis saab ajavahemiku ¢ vélja

taandada ning teepikkus soltub ainult kiirustest:
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X _ x _ Vycit _ My ps
y 200—x vyyst Myc

Vorrandi lahendamisel selgub, et x = 0,81 m ja dige on vastus C.
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6. Tasakaalud keemias
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Keemiline ja flusikaline tasakaal

Tasakaal on tiks keskseid moisteid keemias. Keemiliseks tasakaaluks nimetatakse olukorda, milles
reageerivate ainete segu koostis enam antud tingimustes iseeneslikult reaktsiooni toimumise tottu ei
muutu. Keemiline tasakaal on seega stabiilseim olek, millesse keemiliste reaktsioonide kulgemise
tulemusena saab vastavates tingimustes jouda. Selline tasakaal ilmneb ka fiilisikaliste protsesside
puhul, nditeks anumasse viidud vedelikutilga kohal piistitub gaasifaasis piisavalt pika aja méodudes
kindel tasakaaluline vedelikuauru kontsentratsioon. Faasidiagrammidel leiduvad jooned eri faaside
vahel kujutavadki tingimusi, milles eri faasid on omavahel tasakaalus. Uks keemikute jaoks
olulisemaid pigem fiiiisikalise tasakaalu alla kuuluvaid ndhtusi esineb ainete lahustumisel tekkivas
lahuse ning lahustumata aine faaside vahelises tasakaalus. Kiillastunud lahustes omab lahustunud
aine maksimaalset stabiilset kontsentratsiooni lahuses ja lahustunud aine on tasakaalus lahustumata

jéénud ainega.
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Anumasse jdddud vedelikutilga ndite puhul vidljuvad suurema kineetilise energiaga
molekulid vedelikust gaasi vedeliku kohal. Ent kuna gaasifaasis paiknevad vedeliku molekulid
porkuvad ka vastu vedeliku pinda, siis ldheb osa neist vedelikku tagasi. Mida suurem on vedeliku
aururohk vedeliku kohal, seda suurem on ka vedeliku molekulide kontsentratsioon gaasis (tuleta
meelde ideaalgaasi olekuvorrandit!) ning seda suurema kiirusega kulgeb molekulide
tagasipoordumine aurust vedelikku. Kui auru vedelikuks kondenseerumise kiirus saab vordseks
molekulide aurustumiskiirusega, siis on vedeliku kohal olev aur kiillastunud ja vedeliku aururdhk
ning molekulide kontsentratsioon enam ajas ei muutu. Vedeliku kohal oleva gaaside segu puhul on
vedeliku aururdhk vedelikuaurude osardhk kogurdhust. Kiillastatud aurudhu véédrtus mingil
temperatuuril on vedeliku lenduvust iseloomustav suurus, sest madalama aururdhuga tihendid
aurustuvad kergemini. Kui vedeliku kiillastatud aururdhk saab vordseks vilisrohuga, 1dheb vedelik

keema.

Keemiline tasakaal ja tasakaalukonstandi mdiste

Sarnaselt eelmisele néitele fliiisikalisest tasakaalust toimub ka keemilise tasakaalu
pustitumine. Sageli ei reageeri keemilise reaktsiooni ldhteained tiielikult saadusteks ning isegi
reaktsiooni kulgemisel l0pmata kaua jddks reaktsioonisegusse ka ldhteaineid. Sellisel juhul
nimetatakse keemilist reaktsiooni poorduvaks. Niiteks dildmmastiktetraoksiid laguneb korgemal
temperatuuril lammastikdioksiidiks.

N,04 — 2NO;
Samas vOib toimuda ka vastassuunaline protsess: ldmmastikdioksiidi  reaktsioon
dilimmastiktetraoksiidiks.
2NO; — N;O4
Kui tdita anum ainult dilammastiktetraoksiidiga, hakkab selle kontsentratsioon kahanema
alljargneva kineetilise vorrandi kohaselt:

V1 = k1" c(N20,)
Kuna reaktsiooni tulemusena tekib ldmmastikdioksiid, hakkab toimuma ka vastupidine N,O4
tekkeprotsess kiirusega

v, = ky - c2(NO,)

Mida suuremal miéral on joudnud toimuda N,O4 lagunemisreaktsioon, seda aeglasemaks
see muutub, sest N,O4 molekule jadb reaktsiooni kdigus iiha vihemaks ning nende kontsentratsioon
kahaneb. Kuna samal ajal NO, kontsentratsioon kasvab, muutub N,O, tekkereaktsioon vastavalt
eelpooltoodud vorrandile {iha kiiremaks. Mingil hetkel muutub reaktsioonikiirus v; vordseks

reaktsioonikiirusega v,. Sellest hetkest alates enam keemiliste reaktsioonide kulgemine antud
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tingimustes osakeste kontsentratsioone ei mdjuta, sest iga laguneva N,O, molekuli kohta tekib
reaktsioonisegusse kahe reageeriva NO, molekuli tottu uus N,O4 molekul. Kuna tasakaaluolekus
v =V,
siis
ki c(N204) =k, - c*(NOy)
Selle vorrandi voib kirjutada kujul

kq _ CZ(NOZ)
ky, c¢(N,04)

Seega mddrab pdri- ja vastassuunalise reaktsiooni kiiruskonstantide jagatis (ki/k;) ainete

kontsentratsioonide vdértused tasakaaluolekus. Péri- ja vastassuunalise reaktsiooni kiiruskonstantide

jagatist nimetatakse tasakaalukonstandiks K. Tuleb siiski arvestada, et kuna kiiruskonstandid
soltuvad lisaks reageerivatele ainetele ka temperatuurist (lahuste puhul ka lahustist), siis on
tasakaalukonstant tdeliselt konstantne ainult kindla konstantse temperatuuri (lahusti) korral.
Tasakaalukonstant on iiks keemia olulisimaid mdisteid, sest vdimaldab ennustada ja arvutada
reaktsioonisaaduste kontsentratsioone tasakaaluolekus. Paljud praktikas olulisi protsessid jouavad
aga kergesti tasakaaluni, sealhulgas niiteks ainete lahustumine, paljud reaktsioonid lahustes (nt
hapete-aluste reaktsioonid) ja arvukad laboratoorsed ning toOstuskeemias kasutatavad ainete
tootmisprotsessid.

Keemiline tasakaal piistitub piisava aja moodudes koigi pdorduvate keemiliste reaktsioonide

toimumise korral. Sageli on kiill reaktsioonikiirused liiga aeglased, et reaktsioon jouaks meid

huvitava aja jooksul tasakaaluni vOi1 iildsegi arvestataval madral kulgeda. Kui aga
reaktsioonikiirused on piisavalt suured, ndeme pdorduva reaktsiooni puhul joonisel I kujutatud
olukorda, milles algselt vdetud léhteainete reaktsiooni saadusteks kirjeldab kahanev
reaktsioonikiirus v; ja saaduste vastassuunalist reaktsiooni ldhteaineteks kasvav kiirus v;.
Poorduvad reaktsioonid saavad toimuda juhul, kui reaktsioonid viiakse ldbi suletud siisteemis ja
ained ei vélju siisteemist ega sisene slisteemi. Kui aga moni saadus reaktsiooni kdigus pidevalt
siisteemist vdljub (nditeks lendab gaasiline saadus avatud anumast dra), siis jddb saaduste
kontsentratsioon madalaks ja vastassuunalise reaktsiooni kiirus ei ldhene périsuunalise reaktsiooni
kiirusele, tasakaaluolek ei piistitu ning reaktsioon kulgeb poordumatult {ihes suunas. Juhul, kui
tasakaalukonstant on ddrmiselt suur, voib ka suletud anumas toimuda peaaegu mittepodrduv
reaktsioon, sest ldhteainet tasakaaluoleku saavutamise korral peaaegu ei ole. Tuleb meeles pidada,
et ka tdeliselt podrdumatute reaktsioonide toimumise korral n-6 {iritavad ainete kontsentratsioonid

reaktsiooni toimumise ldbi kogu aeg ldaheneda kontsentratsioonideni tasakaaluolekus.
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V1 V1 =V2

Va tasakaal

>
Joonis 1. Poorduva protsessi pdri- ja vastassuunalise reaktsiooni kiiruse muutus lopeb piisava aja
pdrast alati tasakaalu saabumise tottu.

Tasakaalukonstandi K vdib suvalise tasakaaluolekus keemilise reaktsiooni
wW +xX +.. S yY +2zZ+..%°
milles W, X, Y ja Z téhistavad aineid ning vastavad viiketdhed reaktsioonivorrandi kordajaid
tasakaalustatud reaktsioonivdrrandis, vilja kirjutada vastavate ainete molaarsete kontsentratsioonide

c(aine) kaudu alljargnevalt:

B cY(Y) - c%(Z) ... (6.1)
T ew(W) - c*(X) ..

Viga sageli tdhistatakse mingi aine tasakaalulist kontsentratsiooni lithiduse huvides lihtsalt selle
aine valemi nurksulgudesse votmisega. Sellisel kujul kirjutatuna oleks eelnev tasakaalukonstandi

avaldis alljérgnev:

[Y)-[Z]” ...

Ke = rw e

Avaldis (6.1) kehtib ka siis, kui reaktsioon on mitmeetapiline ja koosneb mitmetest

osareaktsioonidest.

Tasakaalukonstandi leidmiseks tuleb:
1) saaduse kontsentratsioon astendada selle kordajaga reaktsioonivorrandis ning korrutada koigi
teiste oma kordajaga astendatud saaduste kontsentratsioonidega;
2) léhteaine kontsentratsioon astendada selle kordajaga reaktsioonivorrandis ning korrutada koigi
teiste oma kordajaga astendatud ldhteainete kontsentratsioonidega;
3) jagada eelnevalt alapunktis 1) saadud saaduste korrutis alapunktis 2) saadud ldhteainete
korrutisega.

Kui K. abil tihistatakse kontsentratsioonide jérgi antud tasakaalukonstanti, siis reageerivate

gaaside puhul kasutatakse tasakaalukonstandi avaldises sageli gaasi osardhu jirgi  antud

% Siimbolit ,,5” kasutatakse reaktsioonivdrrandis ,,—” vdi ,,=" asemel rohutamaks, et reaktsioon on
tasakaaluolekus. Poordumatu reaktsiooni puhul voib tarvitada siimbolit ,,—”, kuid siimbol ,,—” on
iildisemalt kasutusel ka siis, kui reaktsioon ei ole veel tasakaaluni jGudnud voi ei ole reaktsiooni tasakaaluni
joudmise kiisimus antud juhul oluline.
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tasakaalukonstanti K,. Kuna ideaalgaasi osardhk soltub vordeliselt gaasi kontsentratsioonist, on

ideaalgaasi puhul konstantne ka vorrandile (6.1) analoogiline gaaside osardhkude p(gaas) kaudu
antud korrutis (6.2):

K — p? (Y) - p*(2) ... (6.2)
Poopv(W) - p*(X) ..

Lahustes toimuvate reaktsioonide puhul osarohkude abil antud tasakaalukonstanti K, kasutada ei

saa, ent gaasiliste ainetega toimuva reaktsiooni kohta saab kirjutada ka kontsentratsioonide jérgi
antud tasakaalukonstandi K.

Lisaks tasakaalukonstandile on kasutusel ka reaktsioonijagatise @ moiste.
Reaktsioonijagatise arvutamine toimub tdpselt samamoodi nagu tasakaalukonstandi arvutamine,

ainult reaktsioonijagatis on antud reaktsiooni kohta, mis ei ole parasjagu tasakaaluolekusse jGudnud.

Seega, kui tasakaalukonstandil on kindlal temperatuuril kindel, tasakaalu saabumise ajahetkest ning
reaktsioonist osavOtvate ainete kontsentratsioonidest sdltumatu védrtus, siis reaktsioonijagatis
arvutatakse kontsentratsioonide véértusest enne tasakaaluoleku saabumist ja selle vddrtus muutub
igal ajahetkel ning iga kontsentratsioonide védartuse muutusega.

Rangelt vottes kirjeldab kontsentratsioonide abil antud tasakaalukonstant reaktsiooni péris
tapselt ainult Idpmata lahjade lahuste voi ideaalgaaside puhul. Termodiinaamiline tasakaalukonstant
K, mis kehtib koigi kontsentratsioonide korral, on defineeritud reaktsioonis osalevate ainete
aktiivsuste kaudu. Aktiivsused on omalaadsed ainete efektiivsed kontsentratsioonid, mis votavad
arvesse aineosakeste omavahelisi mdjusid. Aktiivsus on iihikuta suurus, mille arvvéértus on lahjade
lahuste puhul ligikaudu vordne molaarse kontsentratsiooniga. Ideaalgaaside puhul on aktiivsuse
arvvairtus vordne gaasi osarShuga baarides. Kuna aktiivsuste arvutamine on aegandudev ning
suurendab arvutuste tdpsust lahjade lahuste puhul, millega meie arvutustes {ildiselt tegeleme, ainult

veidi, siis kasutame me edaspidi lahuste keemilise tasakaalu iilesannetes alati molaarseid

kontsentratsioone ning ei hakka aktiivsusi arvutama. Kuna aktiivsused on iihikuta suurused, siis on

aktiivsuste pohjal antud tasakaalukonstant alati iihikuta suurus. Termodiinaamilist, {ihikuta
tasakaalukonstanti saab ka logaritmida, mis on monikord arvutustes vajalik. Kirjanduses ja
uilesannetes kasutatakse ka K. ja K, vddrtusi, mis on tihikuga, mis voib tekitada segadust.

Tasakaalukonstandi avaldise kirjutamisel tuleb arvestada, et kui reaktsioonis on lahusti {iks

lihteaine vOi saadusaine, ei kirjutata lahusti kontsentratsiooni tasakaalukonstandi avaldise sisse.

Kuna lahja lahuse puhul (ning tasakaaluarvutustes reeglina lahjade lahustega tegeletaksegi) muutub
lahusti kontsentratsioon reaktsiooni tottu vdga vidhe, siis on see praktiliselt konstantne ja

kokkuleppeliselt juba tasakaalukonstandi véértuse sisse arvestatud. Heterogeense reaktsiooni puhul

tuleb aga arvestada, et puhta vedeliku ja puhta tahkise kontsentratsiooni ei Kkirjutata
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tasakaalukonstandi avaldise sisse. Puhta vedeliku ja puhta tahkise kontsentratsioon reaalselt

reaktsiooni kdigus ei muutu ning on arvestatud tasakaalukonstandi enda véértuse sees.

Kirjuta jargmiste reaktsioonide tasakaalukonstandi avaldised, kasutades ainete kontsentratsioone:
1) CaCOs(t) S CaO(t) + COa(g)
2) NH4NOs(v) S NO(g) + 2H,0(g)
3) Ha(g) + Clx(g) S 2HCI(g)
4) 2H'(v)>" + COs* (v]) 5 H,O(v) + COx(g)
Lahendus
Puhaste vedelike, puhaste tahkiste ja lahusti kontsentratsioone ei ole vaja tasakaalukonstandi
avaldiste kirjutamisel arvestada, seega:
1) CaCOs(t) S CaO(t) + COa(g)
K, = [CO]
2) NH4NO;3(v) S N,O(g) + 2H,0(g)
K, = [N,0][H,0]?
3) Ha(g) + Cla(g) S 2HC(g)
[HCI]?
> H,I[CL]
4) 2H' (v]) + CO5* (v]) 5 H,O(v) + COx(g)
__ [€o,]
t T [H*]?[C037]

Katseklaasis olevale NH4Cl lahusele valatakse peale NaOH lahust. Hakkab toimub reaktsioon:
NH4Cl + NaOH — NaCl + H,O + NH;3

a) Kas keemiline tasakaal aja jooksul piistitub?

b) Kas reaktsioon on péorduv voi praktiliselt mittepdorduv?

Lahendus

a) Keemiline tasakaal ei piistitu, sest moodustub gaasiline aine NH; ning kuna katseklaas ei ole
hermeetiliselt suletud, lendab ammoniaak tasapisi reaktsioonisegust &ra (teisisonu &eldes on
katseklaas avatud siisteem, sest toimub reaktsioonis osalevate ainete litkumine keskkonda).

b) Kuna reaktsioon toimub gaasilise aine pideva eraldumisega reaktsioonisegu kohalt, on reaktsioon

praktiliselt mittepdorduv.

>7 Selles reaktsioonis tdhendab (vl) tihistus, et aine on lahustunud vees. Ingliskeelsetes vorrandites on vees
lahustunud aine tdhiseks (aq) (ingl agueous).
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Tasakaalukonstantide véaartused erinevad suurel maéédral. Leidub reaktsioone, mille

tasakaalukonstant on ldhedane iihele, ent ka reaktsioone, milles tasakaalukonstant on nullildhedane

100
0

(nt suurusjirgus 10'%) voi ka ddrmiselt suur (nt suurusjérgus 10'°"). Kui tasakaalukonstant on viga

suur, peab tasakaaluolekus saaduste kontsentratsioonide korrutis olema vidga suur vorreldes

ldhteainete kontsentratsioonide korrutisega. Sellisel puhul toimub reaktsioon igal juhul praktiliselt

poordumatult saaduste tekke suunas. Vidga suured tasakaalukonstandid on paljudel

polemisreaktsioonidel (nt CHy + 20, S CO, + 2H,0 tasakaalukonstant temperatuuril 1000 K on
~10%%). Nullilihedase tasakaalukonstandiga reaktsioonid toimuvad praktikas iseeneslikult tiielikult
teises suunas kui reaktsioonivorrandis ndidatud: reaktsiooni CO, + 2H,O S CH4 + 20, ei toimu
CO; ja H,O kokkusegamisel. Kui reaktsioonide tasakaalukonstandid &irmuslikult suuri voi
véikeseid védrtuseid ei oma, siis toimub tasakaaluolekus nii péri- kui ka vastassuunaline reaktsioon.

Tdhelepanelikum lugeja vOis maérgata, et dilammastiktetraoksiidi néites toodud
tasakaalukonstandi tuletuskdiguga pari- ja vastassuunalise reaktsiooni kiiruste vordsustumise abil
on voimalik seletada ainult tasakaalu piistitumist iihes etapis toimuvate reaktsioonide jaoks, mille
kineetiliste vorrandite kordajad vastavad reaktsioonivOrrandites toodud kordajatele, mitte aga
tasakaalukonstandi iildist avaldist (6.1). Toepoolest, dilimmastiktetraoksiidi lagunemisreaktsiooni
kohta toodud tuletuskédik oli tasakaalu piistitumise pdohjuseid demonstreeriv ndide, ent mitte
ammendav iildine keemilise tasakaalu tekke tdestus. Uldist tuletuskiiku me siin materjalis esitama
ei hakka. Kiill voib aga mainida, et pohimdtteliselt ldhtub keemilise tasakaalu teke termodiinaamika
teisest seadusest ja reaktsiooni tasakaaluolekusse joudmine toimub reageeriva siisteemi ja
keskkonna entroopiate summa kasvu tottu reaktsiooni kdigus. Kuna nii eelpooltoodud keemilise
tasakaalu kui ka fiilisikaliste tasakaalude (faasidevahelised tasakaalud ja lahustumine)
tekkepdhjused on samad, siis on nende eristamine lihtsalt nimetuse kiisimus. Nii faasidevahelisi

tasakaale, lahustumist kui ka keemilist tasakaalu saab kirjeldada sama matemaatika abil.

Keemilised reaktsioonid toimuvad seetdttu, et summaarne entroopia (st reaktsioonisegu ja seda timbritseva
keskkonna entroopiate summa valemis 4.2) kasvab keemilise reaktsiooni toimumise tottu. Maksimaalsele keemilise
reaktsiooni tottu saavutatavale entroopiale vastab mingil konstantsel temperatuuril ja rShul minimaalne Gibbsi
vabaenergia, sest AG = —-T4S, ning S, saab reaktsiooni toimumise mdjul enne tasakaaluolekusse joudmist ainult
maksimumini kasvada (tasakaaluolekus S, enam keemilise reaktsiooni tdttu ei muutu). Reaktsioonile annab
spontaansuse ehk iseenesliku kulgemise suuna just Gibbsi vabaenergia kahanemine reaktsiooni kéigus (ehk universumi
entroopia kasv). See tdhendab, et teades lahteainete ja saaduste Gibbsi vabaenergiaid, saab tdpselt madrata, millises
suunas reaktsioon nende ainete kokkusegamisel kulgema hakkab.

Gibbsi vabaenergia absoluutsed védrtused ainete puhul ei ole olulised, sest olekufunktsioonina sdltub Gibbsi
vabaenergia muutus ainult saaduste ja ldhteainete vabaenergiate vahest ning Gibbsi vabaenergiaid on vdimalik liita ja

lahutada tépselt samamoodi nagu entalpiaidki. Seetdttu on sarnaselt standardsetele tekkeentalpiatele kasutusele voetud
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ka standardsed Gibbsi tekkevabaenergiad 4G° (1 mol stabiilseimas olekus aine moodustumisega stabiilisetest
lihtainetest kaasnev Gibbsi vabaenergia muutus 1 bar rdohu juures). Nonda saab nagu tekkeentalpiategi puhul
reaktsiooniga kaasneva standardse Gibbsi vabaenergia muudu (ehk lihtsalt reaktsiooni standardse vabaenergia) 4G°

arvutada reaktsioonisaaduste tekkevabaenergiate summast léhteainete tekkevabaenergiate summa maha lahutamisel:
AG° = z nAG¢ (saadused) — Z nAGy (lihteained) (6.3)

See valem vdimaldab leida suvalise reaktsiooni vabaenergia, kui on médratud ainete tekkevabaenergiad. Reaktsiooni
standardne vabaenergia 4G° on aga universaalse gaasikonstandi R ja absoluutse temperatuuri 7 kaudu otseselt seotud
reaktsiooni termodiinaamilise tasakaalukonstandiga K:

AG° = —RT - InK (6.4)
Seega, reaktsioonisaaduste ja ldhteainete koguseid reaktsiooni tasakaaluolekus saab tépselt vdlja arvutada, kui teada
ainete standardseid Gibbsi tekkevabaenergiaid.

Samuti saab 4G° abil méérata, millises suunas reaktsioon kulgeb. See tihendab, et kui on teada reaktsiooni
AG° ja on vilja kirjutatud reaktsioonivorrand, siis saab leida kas kiiremini toimub péri- voi vastassuunaline reaktsioon
ning millisel reaktsioonivorrandi poolel olevate ainete kontsentratsioon reaktsiooni kdigus suureneb enne tasakaaluni
joudmist. Reaktsioonisegu koostise iseeneslik muutumine saaduste kasvu suunas on voimalik siis, kui kaasnev 4G < 0.
Kui reaktsioonisegus on standardolekus ained (st osalevate ideaalgaasina kéituvate gaasiliste ainete rdhud on 1 bar ning
ainete kontsentratsioon lahuses on 1 M ideaalselt kédituva lahuse eeldusel, kus lahustunud aine aktiivsus on vordne
ithega), siis 4G = AG® ja reaktsiooni suuna méairab otseselt AG° mirk sellel temperatuuril. Néiteks temperatuuril 298 K
on reaktsiooni 2SO, + O, = 2S0; 4G° = —142,0 kJ. Seega kulgeb sellel temperatuuril vedela SO; ning 1 bar
osardhkudega gaasiliste SO, ja O, kokkuviimisel reaktsioon SO; tekke suunas (kuna vastav K = 7,8:10* siis
vastassuunalist reaktsiooni antud tingimustes peaaegu ei toimu ja reaktsioon kulgeb praktiliselt pdérdumatult saaduste
moodustumise suunas). Samas, temperatuuril 298 K on reaktsiooni N,O, = 2NO, 4G° = 4,7 kJ. Seega kulgeb
standardolekus ainete segu reaktsioon reaktsioonivdrrandis nédidatule vastassuunas: saadusena tekib reaktsiooni kdigus
N0y, sest kahe NO, omavaheline reaktsioon on kiirem kui N,O, lagunemine.

Ka juhul, kui ained ei ole standardolekus, saab reaktsiooni suuna suvalise reaktsioonisegu koostise juures
madrata. Sellel juhul tuleb 4G védrtus méérata alljargneva vorrandi kohaselt, mille Q on reaktsioonijagatis:

AG = AG° + RT - InQ (6.5)

Vérrand 6.4 on vorrandist 6.5 tuletatav: tasakaaluolekus oleva reaktsioonisegu jaoks on 4G =0 ja Q = K| seega
kehtibki vorrand 6.4. Kui on teada ainete kontsentratsioonid mingil reaktsiooni ajahetkel, saab vilja arvutada ka Q sellel
ajahetkel ning médirata sellega 4G mérgi ning reaktsiooni edasise kulgemise suuna (kuni tasakaaluoleku saavutamisenti).
Kui:

1) O <K, siis on 4G vorrandi (6.5) pdhjal negatiivne ning reaktsioon kulgeb iseeneslikult saaduste moodustumise
suunas (kiirem on parisuunaline reaktsioon);

2) kui Q =K, siis on 4G null ja reaktsioon tasakaaluolekus;

3) kui Q > K, siis on AG positiivne ja iseeneslikult toimub ldhteainete teke saadustest (kiirem on vastassuunaline
reaktsioon).

Kui reaktsiooni 2SO, + O, = 2SO; puhul on SO, ja O, osarohud viga madalad vorreldes SOz osarShuga, siis
kaasneb sellega ka iilisuur O, mis vdiks pohimdtteliselt madalate gaaside osardhkude juures reaktsiooni teises suunas (st
SO; lagunemise suunas) todle panna. Selleks peab olema Q viirtus suurem kui tasakaalukonstant 7,8:10%, mille
saavutamiseks peavad SO, ja O, osardhud olema tdepoolest ddrmiselt madalad ja reaktsioon toimub temperatuuril 298

K peaaegu kdigi kontsentratsioonide puhul ikkagi SO; moodustumise suunas. Samas N,O, = 2NO, reaktsiooni 4G° on
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ainult kergelt positiivne (vastav K = 0,15) ja NO, osardhu langetamisega vdi N,O,4 osardhu tdstmisega standardoleku
suhtes oleks lihtne saavutada O < K ning panna reaktsioon seega eelistatult parisuunas (st NO, tekke suunas) kulgema.

Gibbsi vabaenergia vdimaldab siduda fundamentaalseid termodiinaamilised suurusi nagu reaktsioonientalpiat
ning reaktsioonisegu entroopia muutust reaktsiooni iseenesliku suunaga ning reaktsioonisegu koostisega. Kuna

AG = AH —TAS

siis on ilmne, et 1) negatiivsed reaktsioonientalpia véértused soodustavad reaktsiooni périsuunalist kulgemist; 2)
positiivne reageerivate ainete siisteemi entroopiamuut soodustab reaktsiooni périsuunalist kulgemist; 3) kdrgemal
temperatuuril on reageerivate ainete siisteemi entroopiamuut reaktsiooni suuna médramisel suhteliselt olulisem kui
entalpiamuut. Sellest on vdimalik teha iillatavalt palju kasulikke jareldusi. Niiteks gaasiliste ainete hulga kasvu puhul
reaktsiooni kdigus on tdnu gaasiliste ainete suurele entroopiale A4S positiivne. Seetdttu toimuvad ainete
lagunemisreaktsioonid (mida iseloomustab iildiselt gaaside eraldumine) eelistatult kdrgematel temperatuuridel, ent
madalamatel temperatuuridel domineerivad ainete {ihinemisreaktsioonid. Tiilipilised orgaaniliste ainete
polemisreaktsioonid, mille puhul 4S5 on positiivne (gaaside hulk kasvab) ja 4H negatiivne (energia eraldub), toimuvad
eelistatult koigil temperatuuridel saaduste moodustumise suunas. Paraku, kiitinal ei siitti iseeneslikult toatemperatuuril
polema: reaktsiooni toimumise termodiinaamiliselt eelistatud suund ei méiéra reaktsiooni kiirust. Selleks, et teada
reaktsiooni reaalset toimumist, tuleb arvestada nii reaktsiooni (ja voimalike kdrvalreaktsioonide) termodiinaamika poolt
médratud suunda (4G véirtust) kui ka reaktsiooni(de) kiirust (aktivatsioonibarjdéri korgust). Reaktsiooni kiirust ei ole
paraku nii lihtne leida kui teadaoleva AG°, véirtusega ainete reaktsiooni tasakaalukonstanti, mida saab tabeliandmete

pohjal arvutada, vaid see vajab eksperimentaalset ldhenemist.

Tehted tasakaalukonstantidega

Kui reaktsioone mingi kordajaga korrutada voi jagada ning omavahel liita ja lahutada, siis
milliseid tehteid tuleb teha nende reaktsioonide tasakaalukonstantidega, et saada otsitava
reaktsiooni tasakaalukonstanti?

Reaktsioonivorrandi  poolte muutmisel (st selle kirjutamisel pdordreaktsioonina) tuleb

pOOrdreaktsiooni tasakaalukonstandi saamiseks votta tasakaalukonstandist poordvidartus. Kui

reaktsiooni
A+BSC+D
mille puhul
CI[D
g, Lam]
[A][B]
asemel kdsitleda poordreaktsiooni
C+tDSA+B
mille puhul
A][B
¢, 1AlE)

siis on ilmne, et
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1_ 1 _[aE_ (6.6)
K, [C][D] " [c][p] !

[A][B]

Reaktsioonivorrandite liitmisel tuleb saadud summaarse reaktsiooni tasakaalukonstandi

saamiseks tasakaalukonstandid korrutada.”® Ka selle pShjust on lihtne niite abil demonstreerida.

Liidame reaktsioonile

A+BSC+D
mille puhul
«, _ D)
[A][B]
reaktsiooni
C+ESA+F
mille puhul
¢, = 1AIF)
[CI[E]
Tulemuseks saame reaktsiooni
B +E S F + D, mille tasakaalukonstant on
_[FI[D)
® [BI[E]

Kuna tasakaalukonstantide K; ja K, avaldiste korrutamisel taanduvad A ja C kontsentratsioonid

vilja, on nende tulemuseks K3 avaldis:

[CI[D] [AI[F] _ [FI(D] _ (6.7)
[Al[B] [CI[E] ~ [BI[E]  °

Uhest  reaktsioonivorrandist  teise  vorrandi  lahutamisel tuleb esimese vorrandi

Kl'Kzz

tasakaalukonstant jagada teise vorrandi tasakaalukonstandiga. Nagu me juba reaktsioonientalpia

osas nédgime, on reaktsioonivorrandi lahutamine sama, mis pdordreaktsiooni vorrandi liitmine,
seetdtttu see reegel kehtibki. Demonstreerides seda niitega, siis reaktsioonist

A+BSC+D

mille puhul
¢, bl
[A][B]
reaktsiooni
C+ESA+F
mille puhul

% Uks levinumaid vigu, mida siinkohal teha tahetakse, on neid korrutamise asemel hoopis liita nagu
reaktsioonientalpiaid.
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maha lahutamisel saame reaktsiooni
2A+B+FS2C+E+D
tasakaalukonstandiga
K, = [C]*[E][D]
[A]*[B][F]
Sama tasakaalukonstandi saamiseks tuleb K; ja K, jagada:

K, _[C][D] [Al[F] _ [CPP[E][D] _ . (6.8)
K,  [Al[B] [CI[E]  [AJ*[B][F] °

Reaktsioonivorrandi korrutamisel mingi kordajaga tuleb reaktsiooni tasakaalukonstant sama

kordajaga astendada. Selle demonstreerimiseks korrutame vorrandi

A+BSC+D
mille puhul
C|ID
¢, _ LI
[A][B]
suvalise kordajaga x
xA+xB S xC+xD
) CI*[DJ*
LD
[A]*[B]*
Kuna K avaldise astendamisel sama kordajaga saame me K’ avaldise, see reegel kehtibki:
Ky = ([C] [D])X _lepop (6.9)
! [A][B] [A]*[B]*

On antud jirgnevad reaktsioonid, millele vastavad toodud tasakaalukonstandid:
1) 2P(g) + 3Cly(g) S 2PCl3(g) K
2) PCl3(g) + Cla(g) S PCls(g) K>
Kuidas arvutada K ja K, kaudu reaktsiooni 2P(g) + 5Cly(g) S 2PCls(g) tasakaalukonstant K3?
Lahendus
Kui liita esimesele reaktsioonivorrandile kahega korrutatud teine reaktsioonivorrand, saame otsitava
reaktsiooni vorrandi. Seega avaldub otsitava reaktsiooni tasakaalukonstant eelpoolkirjeldatud
reeglite pohjal kui:

K; = K; - (K3)?
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Keemilise tasakaalu nihutamine ja Le Chatelier’ printsiip

Keemilise reaktsiooni tasakaal on diinaamiline: keemilised tasakaalud on tingitud péri- ja

vastassuunaliste reaktsioonide kiiruste, mis tasakaalu sdilitamiseks kogu aeg toimuvad, vordsusest.
Kui muuta mingi vilisteguri abil lihes suunas toimuva reaktsiooni kiirust rohkem kui vastassuunas
toimuva reaktsiooni kiirust, siis rikub see senise tasakaalu. Aja jooksul muutub ka vastassuunalise
reaktsiooni kiirus, sest pdrisuunalise reaktsiooni kiiruse muutus pdhjustab tekkivate ainete
kontsentratsioonide muutuse. Sellist tasakaalu hdirimist ning sellega kaasnevat kontsentratsioonide
muutust nimetatakse tasakaalu nihutamiseks. Piisavalt pika aja pédrast reaktsioonide kiirused
vordsustuvad ja saabub uus tasakaaluolek.

Aktivatsioonibarjdiri korgus ei mojuta keemilise reaktsiooni tasakaaluolekut ning seega ei

saa keemilise reaktsiooni tasakaalu mdojutada ainult kataliisaatori lisamisega! Kataliisaator kiirendab

korraga nii péri- kui ka vastassuunalist reaktsiooni, kiirendades keemilise tasakaalu saabumist, ent

ei suuda mojutada kontsentratsioone tasakaaluolekus. Keemilise tasakaalu olekut ei méiéra

aktivatsioonibarjdiri korgus reaktsiooni energiadiagrammil, vaid alg- ja 1oppoleku vahe. Kui anda

siisteemi aga ka lisaenergiat nditeks Oige energiaga valguskvantide kujul, siis saab sobivate
kataliisaatorite kaasabil toimuma panna paljud reaktsioonid, mis iseeneslikult toimuks teises suunas.
Sellel pdhineb nditeks vee lagunemine hapnikuks ja vesinikuks valguskvantide ning
fotokataliisaatorina toimivate iihendite kaasabil, mis on oluline etapp fotosiinteesis. Vee siinteetiliste
fotokataliisaatorite ja pdikesevalguse abil lagundamine on samuti teostatav ning voiks leevendada
inimkonna energiaprobleeme, ent majanduslikult toimivate lahendusteni, milles fotokataliisaatorid
on nii korge efektiivsuse ja stabiilsuse kui ka madala hinnaga, ei ole paraku veel joutud. Ideaalse
fotokataliisaatori olemasolul oleks aga kiitust toota véga lihtne: ainult lisa kataliisaatoripuru
paikesevalguse kédes olevasse vette ja vesiniku/hapniku segu eraldub! Vett saab lagundada ka
elektroliiiisiks nimetatava protsessi abil (mida késitleme hiljem) elektrivoolust saadavat energiat
kasutades.

Keemilise reaktsiooni tasakaalu on voimalik nihutada ldhteainete vOi saaduste sisalduse

muutmisega reaktsioonikeskkonnas. Kui lisada ldhteaineid tasakaaluolekus olevale segule, siis

muutub périsuunalise reaktsiooni kiirus suuremaks kui vastassuunalise reaktsiooni kiirus ja saaduste
kontsentratsioon hakkab seetottu kasvama, kuni saavutatakse uus tasakaal. Lahteainete
eemaldamisel on muidugi vastupidine efekt ja tasakaal nihkub ldhteainete tekke suunas. Kui
eemaldada saaduseid reaktsioonisegust, siis muutub jillegi pirisuunalise reaktsiooni kiirus
vastassuunalise reaktsiooni kiirusest suuremaks ning saadusi tekib rohkem juurde ehk tasakaalu
nihutatakse saaduste tekke suunas. Kui lisada saaduseid reaktsioonisegule, nihkub tasakaal

ldhteainete tekke suunas.
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Kuna réhk on vordeline kontsentratsiooniga, siis nihutab konkreetse aine osardhu muutmine
reaktsiooni tasakaalu analoogiliselt selle aine kontsentratsiooni muutmisega. Reaktsioonisegu
ruumala moju reaktsiooni tasakaalule sdltub aga reaktsioonis osalevate gaasiliste ainete hulgast.
Niiteks reaktsioonis N,O4 5 2NO, on saadustena kaks mooli gaasilist ainet ning ldhteainena iiks
mool gaasilist ainet. Reaktsiooni tasakaalukonstandi avaldis rohu jérgi on:

_ p*(NO,)
P p(N,0,)
Kui reaktsioonianuma ruumala vdhendamisega x korda kaasneva kogurdhu kasvuga kasvavad nii
NO; kui ka N,O4 kontsentratsioonid x korda, kasvavad ka NO, ja N,O4 osardhud vastavalt seosele
pi= c:RT x korda. Ent kuna saaduse osardhk on ruutu vdetud, kasvab korrutis p*(NO,) x* korda ja
p(N204) ainult x korda, mistdttu reaktsiooni tasakaal nihkub uue tasakaalu saavutamiseks l4hteaine
N,O4 kontsentratsiooni ja osardhu kasvu suunas.
pi (NO,) < (x - p1)?(NOy) _ x? - pf(NO) _X pi (NO,)
p1(N204) x + p1(N204) x - p1(N204) p1(N204)

Uues tasakaaluolekus on NO, osardhk kasvanud x korda, et reaktsioonijagatis oleks jdllegi

vordseks saanud antud temperatuuril kehtiva K, vadrtusega. Kui rohku alandada x korda, nihkub

reaktsiooni tasakaal analoogilise arutluskdigu tdttu NO, kontsentratsiooni ja osardhu kasvu suunas.

See ndide illustreerib iildist reeglit: kogurdhu muutmine reaktsioonianuma ruumala muutmisel

nihutab reaktsiooni tasakaalu 1) rohu tOstmisel sellesse reaktsiooni suunda, kus on véiiksem

gaasiliste ainete moolide arv ja 2) rohu alandamisel sellesse reaktsiooni suunda, kus on suurem

gaasiliste ainete moolide arv. Kui gaasiliste ainete hulk reaktsioonis ei muutu voi reaktsioonis ei
osale gaasilisi aineid, siis rohu muutmine reaktsiooni tasakaalu oluliselt ei mdjuta. Samuti ei mojuta
reaktsiooni tasakaalu inertse (mittereageeriva) gaasi lisamine/eemaldamine, sest see ei muuda
reageerivate gaaside osardhke.

Temperatuur mdjutab samuti reaktsiooni tasakaaluolekut. Uks viis selle m&istmiseks on ette

kujutada reaktsiooni energiadiagrammi joonisel 2, milles y-teljel kujutatud energia on entalpia.
Nimelt, energiadiagrammi ,,stigavamast miinimumist” (joonisel 2 B) on reaktsiooni kulgemiseks
iiletamist vajav aktivatsioonibarjdir alati reaktsioonis eralduva energia (olekute A ja B vahe) vorra
korgem. Seega on aktivatsioonienergia £*, reaktsioonil madalamast olekust B kdrgemasse olekusse
A alati suurem kui vastupidise reaktsiooni (olekust A olekusse B) aktivatsioonienergia £*;. Kuna
suurema aktivatsioonienergiaga reaktsioonide kiirus soltub temperatuurist rohkem kui vidiksema
aktivatsioonienergiaga reaktsioonide kiirus (modtle selle peale, et kui E* = 0, ei soltu
reaktsioonikiirus temperatuurist lldsegi!) siis kasvab temperatuuri tousmisel reaktsioonikiirus
olekust B olekusse A kiiremini kui reaktsioonikiirus olekust A olekusse B. Seega, kui vaadeldav

reaktsioon on eksotermiline (olekust A olekusse B), siis temperatuuri tdstmisel nihkub reaktsiooni
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tasakaal ldhteainete (A) tekke suunas. Kui vaadeldav reaktsioon on endotermiline (olekust B
olekusse A), siis nihkub reaktsiooni tasakaal temperatuuri tdstmisel saaduste (A) tekke suunas.
Uldjoontes nihkub tasakaal temperatuuri tdstmisel alati kdrgema energiavaruga ainete (A) tekke
suunas. Temperatuuri langetamisel nihkub reaktsiooni tasakaal aga alati madalama energiavaruga
ainete (olek B) tekke suunas (ehk eksotermilise reaktsiooni puhul saaduste ning endotermilise
reaktsiooni puhul ldhteainete suunas). Erinevalt kontsentratsioonide ja rohkude mojust, mille
muutmisel jaib tasakaalukonstant konstantseks, mdjutab temperatuuri muutmine tasakaalukonstandi

enda vaartust.

A

Energia

Reaktsioonitee

Joonis 2. Reaktsiooni energiadiagramm
Eelpoolmainitud reeglid on lithidalt kokku voetavad prantsuse keemiku H. Le Chatelier’

poolt sdnastatud printsiipi. Le Chatelier’ printsiip véidab, et kui diinaamilises tasakaalus olevat

siisteemi  mojutada, siis puidab siisteem kohaneda, vihendades muutuse moju tasakaalu

nihutamisega selle protsessi suunas, mis toimib vastupidiselt tekitatud muutusele. Le Chatelier’

printsiip ei seleta iseenesest, miks tasakaalu nihkumine sellistes olukordades toimub, mistottu
iritasingi eelnevas alapeatiiki osas tasakaalu nihkumise pdhjuseid ndidetega demonstreerida. Kuid
Le Chatelier’ printsiip on vdga kasulik reaktsiooni tasakaalu nihutamise reeglite meelde jatmiseks.
Kui tdsta saaduse kontsentratsiooni, siis vahendab vélise muutuse mdju suurema hulga ldhteainete
teke. Kui tdsta aga lédhteaine kontsentratsiooni, siis vihendab mdju suurema hulga saaduste teke.
Kogurdhu tdstmine ruumala vdhendamise teel nihutab reaktsiooni tasakaalu sellele
reaktsioonivorrandi poolele, kus on vidhem gaasilisi aineid ning vastavalt kogurShu alandamine
jéllegi suurema hulga gaasiliste ainetega reaktsioonivdrrandi poolele. Temperatuuri tdstmine

nihutab tasakaalu endotermilise reaktsiooni kulgemise poole, milles neeldub soojust, temperatuuri
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alandamine aga jillegi soojuse eraldumisega kulgeva reaktsiooni saaduste suunas. Le Chatelier’
printsiibi méletamine aitab tunda neid iildisi trende ilma neid iga kord tuletamata voi kdiki neid

eraldi meelde jdtmata.

Ammoniaagi tootmine on oluline protsess lammastiku keemiliseks sidumiseks. Ammoniaaki
toodetakse jargmise vorrandi jargi:

Na(g) + 3Ha(g) S 2NHi(g) AH°=-92KkJ

Kuidas saada rohkem ammoniaaki?

Lahendus

Vastavalt Le Chatelier’ printsiibile nihutab reaktsioonitasakaalu saaduste tekke suunas saaduse
kontsentratsiooni vdhendamine ldhteainete kontsentratsiooni suhtes. Seetdottu on suurema hulga
saaduse saamiseks voOimalik pidevalt ammoniaaki reaktsioonikeskkonnast eemaldada.
Reaktsioonivorrandi paremal (ehk saaduse) poolel on vdhem gaasilisi aineid kui vasakul
(ldhteainete) poolel. Seega nihutab réhu tdstmine reaktsioonitasakaalu saaduse tekke suunas ja aitab
kitte saada rohkem ammoniaaki. Praktikas viiakse reaktsiooni ldbi {isna korgetel rohkudel (kuni
mitusada baari). Reaktsioon on eksotermiline, mistdttu suurendab temperatuuri alandamine saaduse
teket. Seetdttu on vaja suurema hulga ammoniaagi kattesaamiseks reaktsiooni 1ébi viia véimalikult
madalal temperatuuril. Tegelikult ei saa temperatuuri muidugi liiga madalaks ajada, sest see
muudaks reaktsiooni viga aeglaseks. Kompromissina kasutatakse praktikas temperatuure 300-500

°C.

Arvutused tasakaalukonstandi avaldist kasutades

Sageli on {ilesannete lahendamisel vaja arvutada ainete kontsentratsioone reaktsiooni
tasakaaluolekus. Seda tehakse tasakaalukonstandi avaldise abil. Vdhemkogenud iilesannete
lahendajatele on kdige mugavam viis selliste lilesannete lahendamiseks koostada tasakaalutabel.
Tasakaalutabeli koostamiseks pannakse kirja ainete algkontsentratsioonid, kontsentratsioonide
muutused kuni tasakaaluoleku saavutamiseni véljendatuna tundmatu suuruse x kaudu ja vastavad

kontsentratsioonid tasakaaluolekus (gaaside puhul vdivad need olla ka osarohud).

Hobekloriid lahustub vees vdga vihe, ent siiski arvestatavas koguses. Hobekloriidi lahustumist
kirjeldab jirgmine vorrand:

AgCI(t) S Ag'(vl) + CI'(v])
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millele vastab lahustuvuskorrutis K, = 1,77‘10*10 (lahustuvuskorrutiseks nimetatakse lahustumise
tasakaalukonstanti).
a) Kui suur on Ag’ ioonide kontsentratsioon AgCl kiillastatud lahuses, mis moodustub AgCl
lahustumisel puhtas vees?
b) Kui suur on Ag’ ioonide kontsentratsioon AgCl kiillastatud lahuses, mis moodustub AgCl
lahustamisel 0,10 M NaCl lahuses?
Lahendus
a) Kuna AgCl on tahke aine, on tasakaalukonstandi avaldis jargmine:

Ky = [Ag*1[CI7]
Alguses, hobekloriidi viimisel puhtasse vette, ei ole vees peaaegu iihtegi hobeda voi kloriidiooni.
Lahustumise kiigus eraldub vette x mol/l kohta Ag" ioone. Vastavalt lahustumise vdrrandile peab

ka CI” ioone eralduma vette x mol/l. Tasakaalutabelina saab seda kirjeldada alljargnevalt.

Ioon Ag’ Cr
Algkontsentratsioon (M) 0 0
Kontsentratsioonimuutus (M) x X
Ldppkontsentratsioon (M) X X
Seega

Ksp = x*

[Ag+] =X = Ksp

[Ag*] = /1,77 -10"10 ~ 1,33- 1075 M
b) Koostame sarnaselt eelmisele juhule tasakaalutabeli. Erinevalt eelmisest juhust, on CI°
algkontsentratsioon mérkimisviirne 0,10 mol/l, ent Ag™ algkontsentratsioon on 0. Lahustumise
kiigus siseneb lahusesse ikkagi vordne arv Ag™ ja Cl  ioone, mistdttu lisandub mdlemaid ioone
lahustumise  tottu x  mol/l.  Loppkontsentratsioonid on  algkontsentratsioonide  ja

kontsentratsioonimuutuse summa.

Ioon Ag’ Cr
Algkontsentratsioon (M) 0 0,10
Kontsentratsioonimuutus (M) x X
Loppkontsentratsioon (M) X 0,10 +x
Seega

Ksp = x- (0,10 + x) = 0,10x + x*

Keemiaiilesannete lahendamine on aga suurel miéral digete lihtsustuste tegemise oskus ja antud
juhul saab 0ige vastuse kétte ka ruutvorrandit lahendamata, sest x << 0,10 M ja seega 0,10 M + x =

0,10 M:
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K, = 0,1x

Ky 1,77 -1071°
010 0,10

Uldiselt vdib sellist lihtsustust kasutada, kui kontsentratsioonimuutus x on vidiksem kui 5%

[Ag*] =x = =1,77-10°M ~ 1,8-10"°M

algkontsentratsioonist. Antud juhul on see reegel kindlasti tdidetud. Nimelt, ClI" ioonide algselt
suurem hulk reaktsioonisegus tdhendab kindlasti, et AgCl lahustuvus NaCl lahuses on vdiksem kui
puhtas vees, sest CI” on saaduste hulgas ja tasakaalukonstandi vdirtuse konstantsuse sdilitamiseks
peab [Ag'] ja samas ka x olema viiksem kui puhta vee korral. Kuna puhta vee korral on x =
1,33-10_5 M, mis on juba omakorda ainult 0,013% kontsentratsioonist 0,10 M, on selline lihtsustus
kindlasti digustatud ja tdpsema arvutusega ei ole pdhjust tegeleda. Kontrolli mottes voib siiski
panna saadud x védrtused tdpsesse voOrrandisse ja vaadata, kas need annavad hea tdpsusega
tasakaalukonstandi vairtuse:
1,77 -107%-(0,10 + 1,77 - 107%) = 1,77000003 ...- 10710

Kuna saadud tasakaalukonstandi védédrtus omab etteantud tasakaalukonstandi véartusega vorreldes
erinevust alles kaheksandas komakohas, mis on mitmeid suurusjérke vdiksem erinevus kui esialgse
tasakaalukonstandi tipsus, on lihtsustus 0,10 M + x = 0,10 M digustatud. Uldiselt tasub sellistes
tasakaalukonstandi vairtuse pohjal kontsentratsioonide arvutamisele pohinevates iilesannetes: 1) aja

kokkuhoiu ja hooletusvigade vidhendamise huvides iiritada lihtsustuste kasutamisega véltida

keerukamate tdpsete vorrandite lahendamist; 2) kontrollida lihtsustuste Jigsust saadud

kontsentratsioonide tdpsesse vorrandisse asetamisega ning tulemusena arvutatud K vordlemisega

etteantud K védrtusega; 3)_kui lihtsustuse kasutamisega K véértusesse tekkiv viga on véiksem kui

moned protsendid, siis jddda lihtsustuse teel saadud vastusega rahule, ent kui viga on suurem, siis

lahendada tdpne vorrand.

Selle iilesande arvutus pdhjendab viga iildist ainete lahustuvust puudutavat reeglit. Nimelt viheneb

1ooniliste ainete lahustuvus siis, kui lisada lahusesse iooni, mis ioonilise aine lahustumise kiigus

lahusesse liheb. Seda nimetatakse iihise iooni efektiks.

PbBr, lahustuvuskorrutis on K, = 6,3 x 107° toatemperatuuril. Kui 50 ml 0,02 M Pb(NOs),
segatakse 50 ml 0,01 M CaBr, -ga, siis

A. PbBr, sadeneb ja liias Br™~ jaib lahusesse.

B. Ca(NO;), sadeneb.

C. PbBr, sadeneb ja liias Pb?* j4ib lahusesse.

D. sadet ei moodustu.

Lahendus
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Plii(IDnitraadi ja kaltsiumbromiidi kokkuvalamisel voib sadeneda iisna vidikese lahustuvusega
plii(Il)bromiid. Selle iilesande lahendamiseks tuleb maédrata, kas [Pb2+] ja [Br] on keemilise
tasakaaluni tahke PbBr, faasiga joudmiseks piisavalt kdrged. Selleks arvutame PbBr, lahustumise
(PbBr, 5 Pb>" + 2Br) jaoks reaktsioonijagatise O:

~ 0,0210,017?
0 = PoiBr T = [ |5

Kahega tuli algsed kontsentratsioonid jagada seetdttu, et lahuste kokkusegamisel suurenes ruumala,

=25-1077

milles iga ioon viibida saab, kaks korda. Kuna Q véirtus on tasakaalukonstandi (mis on selles
tilesandes lahustuvuskorrutis K,,) védrtusest viiksem, tdhendab see, et Pb** ja Br
kontsentratsioonide korrutis ei ole PbBr; sadenemiseks piisavalt suur ja dige on vastus D. Kui Q on
suurem kui tasakaalukonstandi véértus, siis toimub reaktsioon iseeneslikult 14hteainete (ehk antud
juhul PbBr;) tekke suunas, sest ainult saaduste kontsentratsioonide vdhenemise korral jouaksid
kontsentratsioonid tasakaalukonstandile vastavate vairtusteni. Kui aga Q véartus on véiksem kui
tasakaalukonstandi véirtus, siis toimub reaktsioon saaduste tekke suunas, sest ainult saaduste
kontsentratsioonide kasvu korral muutuks O piisavalt suureks, et saada voOrdseks
tasakaalukonstandiga (mis ongi tasakaalu tekke tingimus).>® Kuna siinsel juhul on saaduseks Pb*" ja
Br ioonid ning Q véértus on viiksem kui tasakaalukonstandi véértus, on PbBr; antud tingimustes

lahustuv ning ei sadene.

Temperatuuril 500 K on vesinikjodiidi tekkereaktsiooni Hy(g) + I(g) S 2HI(g) K, = 160. Kui
reaktsioonianum ruumalaga 10,0 1 tdideti temperatuuril 21 °C ja rohul 102 000 Pa gaasilise
vesinikjodiidiga, anum suleti ja temperatuur tosteti véidrtuseni 500 K, siis milliseks osutusid
reageerivate ainete osardhud tasakaaluolekus?

Lahendus

Tasakaalutabeli koostamise lihtsuse huvides eeldame, et saame ilma eelneva reaktsioonita tdsta
temperatuuri 500 K juurde. See ei ole realistlik, ent annab korrektse tulemuse, sest reaktsiooni
10pptasakaalu seisukohast ei ole oluline, kas tdita anum reageeriva ainega ning tdsta temperatuur
aeglaselt reaktsioonitemperatuurini (realistlik) voi viia sama puhas aine reaktsioonianumasse ning

tosta temperatuur momentaalselt 500 K juurde. Sellisel puhul oleks HI osardhk enne reaktsiooni

500 K 1 bar
21K+ 273,15K 100 000 Pa

sest vastavalt ideaalgaasi olekuvorrandile soltub osardhk lineaarselt kontsentratsiooni ja

p(HI) = 102 000 Pa -

= 1,73 380 ...bar = 1,7338 bar

temperatuuri korrutisest, ent kontsentratsioon suletud anumas ilma reaktsiooni toimumiseta ei

muutu. Uldiselt tuleks gaasiliste ainete rdhud anda baarides, kui tasakaalukonstandil just mingit

* Samast pohimdttest oli termodiinaamika seisukohast juttu ka eelnevas lisalugemise osas.
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teist iihikut pole antud, sest aktiivsuse arvvidirtus on ideaalgaasi puhul vordne selle osar6huga
baarides (praeguses iilesandes oli rohu baaridesse teisendamine tegelikult mittevajalik, sest suvaliste
rohu- voi kontsentratsiooniiihikute kasutamise puhul taanduvad tihikud antud tasakaalukonstandi
avaldise puhul 10puks ikkagi vilja, ent tegime seda hea tava harjutamise huvides). Kui reaktsioon ei
ole veel toimunud, on H; ja I, osardhud vordsed nulliga. Reaktsiooni kdigus kasvavad H; ja I,
osardhud x vdrra. Reaktsioonivorrandi jérgi peab HI osardhk seetdttu kahanema 2x vdrra, sest iga
mooli tekkinud H, voi I, kohta laguneb 2 mooli HI ning temperatuur on konstantne. Niiiid saame

koostada tasakaalutabeli osardhkude jérgi.

Aine HI H, I,
Algne osardhk (bar)  1,7338 0 0
Osardhu muutus  —2x X X
(bar)

Osardhk 1,7338 — 2x X X

tasakaaluolekus (bar)

Seega on tidpne vorrand:
_ p?(HI) _ (1,7338 — 2x)?
P p(H) - p(l2) X x

Ainus voimalik lihtsustus, mida iilesannet lahendades kasutada voiks proovida, on eeldada, et 2x <<

=160

1,7338 bar. Ent sellise lihtsustuse kasutamisest tekkiv viga on liiga suur:

1,73382

x2

_ L7338 0,13707 0,1371
X = T =0,

(1,7338 — 2-0,1371)2 113
0,1371-0,1371

Ligikaudse arvutuse vastusest ldhtuv tasakaalukonstant on iisna erinev digest tasakaalukonstandist.

=160

Jérelikult tuleb kindlasti lahendada téipne vorrand. Ulaltoodud tépse vorrandi teisendamisel jouame

ruutvorrandini:
156x2 + 6,9352x — 3,0061 = 0

Selle ruutvorrandi lahendame tédieliku ruutvorrandi lahendivalemi abil:

_ —6,9352 F /(—6,9352)% — 4- 156 (—3,0061) _ —6,9352 F 43,862
B 2-156 B 312
x; = —0,16281 ...~ —0,16

x, = 0,11835 .. = 0,12

X
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x; ei saa olla dige lahend, sest H, ja I, kontsentratsioon ei saa olla negatiivne. Ruutvorrandi

lahendamisel tuleb arvestada, et digeks lahendiks osutub ainult iiks voimalikest lahenditest, millest

negatiivseid osardhke/kontsentratsioone ei jareldu. Seega on osardhud jargmised:
p(HI) = 1,7338 bar — 20,1184 bar = 1,4971 bar = 1,5 bar
p(H,) = p(1,) = 0,12 bar

Selliste arvutuste puhul on oluline vahetehetes kasutada mitut varutiivenumbrit imardamisvigade

valtimiseks. Kuna ka arvutusvigu on natuke keerukamate vorrandite teisendamisel viaga lihtne teha,

tuleks saadud vastus kindlasti iile kontrollida. Kontrollime arvutust, pannes saadud osardhud

algsesse tasakaalukonstandi avaldisse:

Nende kontsentratsioonide jdrgi arvutatud tasakaalukonstandi vddrtus on heas kokkulangevuses

andmetes etteantud tasakaalukonstandi vdértusega, seetdttu on eelnev arvutus dige.
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Happed ja alused

Hapete ja aluste vahelised reaktsioonid on laialtlevinud nii laboris kui ka argielus. Naiteks
védvelhapet kasutatakse autoakudes elektroliilidina ning katalakivi eemaldamise vahendid
sisaldavad sageli vesinikkloriid- voi fosforhapet. Fosforhapet sisaldab ka populaarne karastusjook
Coca-Cola. Taimsetes saadustes sisalduvad mitmed orgaanilised happed. Levinud tugev alus,
millega igapdevaelus kokku puututakse, on kanalisatsioonipuhastusvahendites (,,torusiil”) leiduv
naatriumhiidroksiid. Hapete ja aluste reaktsioonid on olulised ka keskkonnakeemia seisukohast.
Ilmselt on kdik kuulnud inimtegevuse tagajérjel tekkinud happevihmadest, mis kahjustavad nii
loodust kui ka ehitisi. Muldade happelisus méérab taimeliigid, mis vdivad antud piirkondades
kasvada, ning elusorganismide kudedes on pH tase optimaalseks toimimiseks sageli védga tépselt
paika reguleeritud. Ka mitmed vee-elustiku esindajad, néiteks korallid, on keskkonna happelisuse
suhtes vdga tundlikud: kardetakse, et fossiilsete kiituste pdletamise tagajirjel atmosfdéri eraldunud

siisinikdioksiidist tingitud happelisuse tdus ookeanides voib neid tugevalt ohustada.

Hapete ja aluste teooriad

Leidub mitmeid hapete ja aluste teooriaid, millest tdhtsamad on kolm: Arrheniuse teooria
ehk elektroliititilise dissotsiatsiooni teooria, Bronstedi-Lowry teooria ehk protoliiiitiline teooria ja
Lewise teooria chk elektronteooria. Kodigis nendes teooriates defineeritakse hapete ja aluste mdiste
erl moodi, ent see ei tihenda, et need teooriad omavahel vastuolus oleks, vo1 keemikud ise ka ei
teaks, mis need happed ja alused tegelikult on. Iga eelpoolmainitud teooria on hoopis teise teooria
kitsam erijuht. Hapete ja aluste moiste voeti ajalooliselt kasutusele vesilahustes toimuvate
reaktsioonide kohta, mida kisitleb 19. sajandi 10pul rootsi keemiku S. Arrheniuse poolt vélja
tootatud teooria. Ent 20. sajandi alguses leiti, et hapete ja aluste mdiste oleks kasulik ka
mittevesilahustes toimuvate reaktsioonide kirjeldamiseks, mille kdigus defineeriti happe ja aluse
moiste laiemaks kui Arrheniuse teoorias. Nii tootasid J. N. Bronsted ja T. M. Lowry vélja
Bronstedi-Lowry teooria. G. N. Lewise, kelle jargi on nime saanud ka Lewise struktuurid, poolt
loodud teooria tldistab kdige rohkem ning Lewise teooria jirgi defineeritud hapete ning aluste
mdiste on oluliselt laiem kui Bronstedi-Lowry teoorias, mis on Lewise teooria kitsam erijuht. Meie
pOorame siinses Oppematerjalis peamist tdhelepanu Arrheniuse ning Bronstedi-Lowry teooriatele
ning Lewise teooriat kdsitleme ainult pdgusalt.

Arrheniuse teooria jiargi on happed iihendid, mis vesilahuses kasvatavad lahuse H' iooni

sisaldust. Alused on iithendid, mis lisavad vesilahusesse OH™ ioone. Neutralisatsioonireaktsioon

. + . _ . . + . . P . .. . .
toimub H™ ja OH" ioonide vahel. Kuna vaba H on véga reaktsioonivoimeline, siis eksisteerib see
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vesilahuses tegelikult hiidrooniumiooni H;O" v3i hiidrooniumiooni hiidraatide kujul.®® Lithendatult
kasutatakse siiski vesilahuste kohta sageli kirjutusviisina lihtsalt H'-i. Arrheniuse teooria jirgi on
happed néiteks HCI, HNO3, H,SO; jt ning alused néiteks KOH, Ba(OH), jt. Happed ning alused,
mis lahuses peaaegu téielikult dissotsieeruvad (lagunevad ioonideks), on tugevad elektroliiiidid.
Kuigi Arrheniuse teooria sobib histi leeliste ja tugevate hapete vaheliste reaktsioonide
kirjeldamiseks vesilahuses, voib neutralisatsioonireaktsioon toimuda ka siis, kui iiks osapool on
tegelikult lahuses vihe dissotsieerunud (nt reageerib vesinikkloriidhape lahuses suhteliselt vihe
dissotsieerunud ammoniaakhiidraadiga). Kui aga ammoniaagi ja vesinikkloriidhappe vesilahuste
vahelist reaktsiooni saab veel suurel mééral Arrheniuse teooria poolt kirjeldatavana késitleda, siis
gaasilise ammoniaagi ja vesinikkloriidi reaktsioon ei ole happe ja aluse vaheline
neutralisatsioonireaktsioon Arrheniuse teooria jirgi, sest selles ei osale vesinik- ja hiidroksiidioonid.
Ent NHs-e ja HCI-i reaktsioon gaasifaasis annab saadusena sama soola nagu vastav
neutralisatsioonireaktsioon vesilahuses ning on seega vdga sarnane reaktsioonile vesilahuses.
Samuti voiks toimuda sama reaktsioon ka muudel lahustitel pdhinevates lahustes. Sellised néited
viisidki mottele, et hapete-aluste definitsiooni voiks laiendada ka véljaspool vesilahuseid toimuvate
reaktsioonide jaoks, ning todtati vélja Bronstedi-Lowry hapete-aluste teooria.

Bronstedi-Lowry teoorias on happed defineeritud kui vesinikiooni doonorid ja alused kui

vesinikiooni aktseptorid. Seega annavad Bronstedi-Lowry happed prootoni Bronstedi-Lowry

alusele. Happe definitsioon ei muutu vorreldes Arrheniuse teooriaga eriti palju, ent alused on siin
defineeritud Arrheniusest iisnagi erinevalt (vesilahuses avaldub kiill ka Bronstedi-Lowry jargi
defineeritud aluste aluselisus OH  moodustamise voimega). Kui kisitleda sellise prootoni
loovutamise poordreaktsiooni, siis on esialgses reaktsioonis osalenud Bronstedi-Lowry alus
muutunud Bronstedi-Lowry happeks (nimetatakse esialgse aluse konjugeeritud happeks) ning
esialgses reaktsioonis osalenud hape muutunud Bronstedi-Lowry aluseks (nimetatakse esialgse
happe konjugeeritud aluseks). Bronstedi-Lowry happe-aluse reaktsiooni néiteks on dddikhappe
reaktsioon ammoniaagiga vedelas ammoniaagis:
CH;COOH + NH; S NH," + CH3COO~

Selles reaktsioonis on Bronstedi-Lowry hape &ddikhape ning Bronstedi-Lowry alus
ammoniaak. Tekkinud NH," kiitub toodud reaktsiooni poordreaktsioonis happena ning CH;COO™
alusena. Seetdttu ongi NH,;" ammoniaagi konjugeeritud hape ja CH;COO #idikhappe konjugeeritud
alus. Sageli nimetatakse Bronstedi-Lowry hapet ka vastava osakese protoneeritud vormiks ning

selle konjugeeritud alust deprotoneeritud vormiks, sest H' ioonid ehk vesiniku aatomituumad on

% H' esineb peaaegu kdigis olukordades keemiliselt seotuna. Isegi keemiliselt kdige vihemreaktiivsemasse
ainesse — heeliumisse — H'-i viimisel on peaaegu kdik H' ioonid heeliumi aatomitega ithendisse HeH"
seotud.
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tavaliselt (liksikud deuteeriumi ja triitiumi isotoopide tuumad vélja arvata) prootonid. Kuna
Bronstedi-Lowry teooria on laiem kui Arrheniuse teooria, siis vdib kasutada Bronstedi-Lowry
terminoloogiat ka hapete ning aluste kohta vesilahuses. Néiteks vesilahuses toimuval reaktsioonil
CH;COOH + H,0 S H;0" + CH3CO0™

on Bronstedi-Lowry hape dddikhape CH3COOH ning Bronstedi-Lowry alus H,O. CH3;COOH

konjugeeritud alus on selle anioon CH;COO™ ja H,O konjugeeritud hape on H;O". Mida ndrgem on

alus, seda tugevam on selle konjugeeritud hape ja mida tugevam on alus, seda norgem on selle

konjugeeritud hape. See seos tuleneb tasakaalukonstandi avaldisest: kui reaktsiooni

tasakaalukonstant on suur, peab selle poordreaktsiooni tasakaalukonstant olema véike.

Lewise teooria jirei on alused ained, mis omavad vaba elektronpaari ja saavad selle

keemilise sideme moodustamisel keemilisesse sidemesse .. loovutada” (elektronpaari doonorid) ning

happed ained, mis saavad vaba elektronpaari keemilise sideme moodustamisel ,vastu votta”

(elektronpaari aktseptorid). Sellist sidet, mis moodustub elektronpaari doonori ja elektronpaari

aktseptori vahel nimetatakse doonor-aktseptorsidemeks. Kui Arrheniuse ja Bronstedi-Lowry
teoorias oli prooton ainuke happeks liigitatav elektronpaari aktseptor, siis Lewise teoorias vdivad
olla happed koik elektronpaari aktseptorid, sealhulgas metallikatioonid ning ka paljud neutraalsed
ithendid. Lewise happe-aluse reaktsiooni niiteks voib kirjutada BF; reaktsiooni F-ga:

BF; + F — BF4

Selles reaktsioonis on Lewise hape BF; ja Lewise alus F'. Kuna B saab olla kdrgema valentsiga kui
boortrifluoriidis ja elektronoktett ei ole iihendis BF; tdidetud, siis voib ta kergesti moodustada
keemilise sideme F  iooniga, millel on vaba elektronpaar. Kui rdédgitakse Lewise hapetest ja
alustest, siis rohutatakse segaduse véltimiseks alati seda, et tegemist on just Lewise hapete ja
alustega, kuigi Arrheniuse ning Bronstedi-Lowry hapetest ja alustest rdédkides jadb analoogiline

tdpsustus sageli andmata.

HCI (hape) ja NaOH (alus) dissotsieeruvad vees (H,O) jargnevalt:
HCl - H* + CI™ NaOH - Na* + OH™

ja neutraliseeruvad reaktsiooni H* + OH™ — H,0 kiigus.
On antud jiargnevad viited NH,CI ja KNH, analoogiliste reaktsioonide kohta (lahustiks on vedel
NH;).

(1) NH,CI kéitub happena ja KNH,, kiitub alusena.

(i1) NH,CI kéitub alusena ja KNH, kiitub happena.

(iii) NHfja NH; vaheline reaktsioon on neutralisatsioonireaktsioon.

(iv)K* ja CI~ vaheline reaktsioon on neutralisatsioonireaktsioon
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Milline jargnevatest véidetest on korrektne?

A. (1) ja (iii) B. (ii) ja (ii1) C. (1) ja(@iv) D. (ii)ja(iv)

Lahendus

Tegemist on iilesandega Bronstedi-Lowry hapete ja aluste kohta. K ja CI siin olulist rolli ei mingi,
sest analoogiliselt NaOH ja HCI-i niitele ei seo need H'-i tugevalt. NH4  saab prootoni ainult
loovutada, sest ei oma vaba elektronpaari, NH, omab aga prootonit siduvat vaba

reaktsioonivoimelist elektronpaari (NH3-s on prooton tugevalt seotud!), seega on dige vastus A.

Tugevad ja ndrgad happed

Hapete ja aluste tugevuse méidrab nende dissotsicerumise tasakaalukonstant. Happe
dissotsiatsioonikonstanti mirgitakse tavaliselt tdhistusega K,.®' Happe HA dissotsicerumisel
aniooniks A~ ning vesinikiooniks H" on dissotsiatsioonikonstant alljirgnev:

HASH +A
1 A—
K, (HA) = [H[IL[:]\ ] (7.1)

Tugevad happed on lahuses peaaegu téielikult dissotsieerunud ning omavad véga suuri K,
vadrtusi. Norgad happed on lahuses ainult osaliselt (harilikult iisna vdhesel maéédral)
dissotsieerunud. Monikord eristatakse ka n-0 keskmise tugevusega happeid, ent enamjaolt loetakse
need norkade hapete alla kuuluvaks. Kuna dissotsiatsioonikonstantide véirtused varieeruvad
kiimnetes suurusjarkudes, on neid mugav véljendada logaritmitud kujul. Sageli kirjutatakse K, pK,
kujul, mis on negatiivne kiimnendlogaritm tasakaalukonstandist:

pK, = —logyoK, (7.2)

Mida suurem on K,, seda vidiksem on pK,, seega on tugevamatel hapetel viiksemad pK,
vidrtused. Kui hape on mitmeprootoniline ja vdib dissotsiceruda mitmes astmes, st esimese H'
loovutamise jirgselt tekkiv anioon vdib omakorda loovutada H', siis saab iga sellise
dissotsiatsiooniastme kohta vélja kirjutada eraldi tasakaalukonstandi avaldise. Néaiteks H,SO4 kohta

on voimalik vilja kirjutada kaks dissotsiatsioonikonstandi avaldist:

H,SO4 5 HSO, +H'

[H*][HSO;]
Ka1 = 7H,50,]
HSO, S H' +S0,>
_ [H*][s037]
“ " [HSO]

6! K, tihendab inglise keeles ,.K acid’.
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Ka iisna tugevate hapete puhul dissotsieeruvad need praktiliselt tdielikult harilikult ainult

esimeses astmes, ent oluliselt vihem jirgmistes astmetes. Anioonilt on selle negatiivse laengu tottu

jargmiste prootonite eraldamine oluliselt raskemini kulgev protsess, mida peegeldavad ka
véiiksemad anioonide dissotsiatsioonikonstandid. Seda kirjeldab ka fabel I, milles on toodud
monede levinud hapete dissotsiatsioonikonstantide ja pK,-de vairtused. Tabelist 1 vdiks teada
happeid, nende nimetusi ning seda, kas tegemist on tugeva voi ndrga happega. Tabeli 1 pdhjal on

voimalik teha ka mitu {ildist jareldust. Esiteks, mida rohkem hapnikke on happe aniooni tsentraalse

aatomiga seotud, seda tugevam on hape (vordle nt limmastikus- ja ldmmastikhapet voi viivlis- ja

védvelhapet). See tuleneb elektronegatiivsete hapnike voimest tdommata enda peale elektrontihedust

ithendis, mis holbustab prootoni eraldumist. Teiseks, vesinikhalogeniidide puhul esineb

perioodilisustabeli riihmas allapoole minnes happelisuse kasv. Kuigi vesiniku ja halogeeni

elektronegatiivsuste vahe rilhmas allapoole minnes kahaneb (vesinikhalogeniidi polaarsus véheneb,
mis peaks happe tugevust kahandama), siis samal ajal ndrgeneb ka vesiniku ja halogeeni vaheline
keemiline side (mis peaks happe tugevust kasvatama). Domineeriv on neist efektidest viimane,
mistottu vesinikhalogeniidide happelisus rithmas allapoole liikudes ikkagi kasvab. Kuna perioodi
piires on sideme tugevuste erinevus oluliselt vdiksem, siis domineerib binaarsete (kahest elemendist
koosnevate) vesinikuiihendite puhul perioodi piires vasakult paremale minnes hoopis elementide

elektronegatiivsuste kasv. Seetdttu on PH; iilindrk hape (vesilahuses happelised omadused

moddetavalt ei avaldu), H,S nork hape ja HCI tugev hape.
Nimetus Valem Ka162 pPKa Ko pPKe Kao pPKa3

Lammastikhape HNO;3 ~30 -1,5

Viivelhape H,SO4 ~10 -3 1,0-10~ 1,99

62 Tugevate hapete K,; ja pK,; viirtused ei ole mdddetud, vaid termodiinaamilistest andmetest arvutatud,
mistottu on need vairtused oluliselt ebatipsemad kui reaalselt otsese eksperimendi teel méddetud andmed.
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Fosforhape* H;PO, 6,9-10° 2,16 62:10° 721 48107 123

Vesinikfluoriidhape*  HF 6,3 10 3,20
Vesinikkloriidhape HCI ~10° -8
Vesinikbromiidhape HBr ~10° -9
Vesinikjodiidhape HI ~10" -10

Tabel 1. Levinud hapete dissotsiatsioonikonstandid vesilahustes 25 °C juures. Tugevateks
liigitatavad happed on tihistatud kollasega, norgad happed rohelisega. Tdrniga tdhistatud happeid
loetakse monikord ka keskmise tugevusega hapete alla.

Aluse B puhul on eri aluste tugevuse vordlemiseks vaja vilja valida mingi kindel prootoni
doonor. Levinuimates lahustes — vesilahustes — on selleks muidugi vesi, mistdttu on vastavalt
reaktsioonile
B+H,0 S BH +OH"
defineeritud aluse dissotsiatsioonikonstant K
[BH*][OH™] (7.3)

[B]

Mida suurem on Kj, seda tugevam on alus.” Sageli viljendatakse kiill aluse tugevust selle

K,(B) =

konjugeeritud happe BH" tugevuse kaudu:
BH'SB+H'

[BI[H"]

K,(BH") = BH

Ka need konstandid vdivad olla kirjanduses esitatud pK-de kujul negatiivsete
kiimnendlogaritmidena. Levinud ndited ndrkadest alusest Bronstedi-Lowry jérgi on ammoniaak ja
amiinid (-NH, rilhma sisaldavad orgaanilised iihendid), aga amiidioon NH, on tugev alus. Ka
alused vodivad dissotsieeruda mitmeastmeliselt.

Norkadeks alusteks kutsutakse sageli ka enamiku metallide hiidroksiide (nt siirdemetallide
hiidroksiidid), mis lahustuvad vees iilivihe. Uldiselt mdeldakse selle méiiratluse all, et vees
praktiliselt mittelahustuvad hiidroksiidid annavad vette viga vdhe hiidroksiidioone ja on seega
Arrheniuse teooria jargi ndrgad elektroliitidid. Hiidroksiidioon ise on vesilahuses Bronstedi-Lowry
teooria jargi tugev alus, samas kui Arrheniuse teooria jiargi on tugevad elektroliiiidid ainult need
hiidroksiidid, mis vees lahustudes lahusesse palju hiidroksiidioone annavad (nt NaOH). Kuna
tavaliselt ei mainita norkadest/tugevatest alustest rdédkides, kas tegemist on Bronstedi-Lowry voi
Arrheniuse teoorial pohineva liigitusega, voib selline jaotus kohati segadust pdhjustada. Sellise

madratluse puhul loetakse norkade aluste alla enamik hiidroksiide, v.a IA riihma metallide

K, tihendab inglise keeles ,,K base”.
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hiidroksiidid ning IIA riihma metallide hiidroksiidid riihmas allapoole minnes alates Ca(OH),-st

(Ca(OH); kaasaarvatud) koos mone iiksiku tdiendava erandiga (nt on ka TIOH tugev alus).

pH, pOH ja dissotsiatsioonimaar
Sarnaselt pK,-le on mugav viljendada ka vesinik- ja hiidroksiidioonide kontsentratsioone
negatiivse kiimnendlogaritmina®*:
pH = —log;o[H™] (7.4)
pOH = —log;([OH7] (7.5)
Happe dissotsiatsioonikonstandi (7.1) (voib vélja kirjutada ka pH-d sisaldaval kujul. Sellist
dissotsiatsioonikonstandi avaldise kirjutuskuju nimetatakse Hendersoni-Hasselbalchi vdrrandiks
(7.6) ning selleni on kerge jouda negatiivse kiimnendlogaritmi votmisel mdlemast vorrandi (7.1)

poolest:
[A7]

—log10Ky = —10810[H+] — logyo

[HA]
K, =pH-1o E
pig =P 810 [HA]
A~ .
pH = pK, + logmﬁ (7.6)

Hapete ja aluste iilesannetes kasutatakse monikord ka dissotsiatsiooniastme ehk
dissotsiatsioonimiira moistet, mis on tasakaaluolekus dissotsieerunud molekulide arvu ja algselt
voetud dissotsieerumata molekulide arvu suhe.

Edaspidi jatame kiimnendlogaritmi kirjutamisel selle aluse lithiduse mottes tdhistamata, st

kirjutame log;o asemel log, nagu keemias iildiselt tavaks on.

Hapetega seonduvad keskkonnaprobleemid

Tuntud ndide inimtegevuse kahjulikust mojust keskkonnale on happesademed
(happevihmad). Peamiselt on need pdhjustatud ohku sattuvate happeliste oksiidide poolt, mis
moodustavad tugevamaid happeid kui siisihape. Pohisiiiidlane on SO,, mis v4ib reageerida nii veega
otseselt, andes vadvlishappe, kui ka oksilideeruda ohus SOs;-ks, mis moodustab veega reageerides
tugeva védvelhappe. Samuti pdhjustavad happesademeid ka NO, ning NO. NO ise kil vett
happeliseks ei muuda, ent okslideerub ohus lammastikdioksiidiks, mis on omakorda vdimeline
lammastikhapet moodustama. Kuigi happesademeid pdhjustav peamine tegur on inimtegevus, voib

sattuda neid oksiide sattuda Ohku ka paljude looduslike protsesside 1dbi, néditeks SO,

% Péris tipselt on need defineeritud kiill negatiivsete kiimnendlogaritmidena vastavate ioonide aktiivsusest.
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vulkaanipursete tottu voi NO-d N, reaktsioonil O;-ga vélgu mojul. Pohiline inimtekkeline
saasteallikas on fossiilsete kiituste (nagu naftaproduktid ja kivisiisi) pdletamine. Fossiilsetest
kiitustest on happesademete seisukohast kdige vidiksem kahjutekitaja maagaas, mille pdletamine
annab teiste fossiilsete kiitustega vorreldes vdhe ldmmastikoksiide ja peaaegu iildse mitte
vadveldioksiidi.

Happesademed kahjustavad nii vee-elustikku, taimkatet kui ka mulla elusorganisme ja
mdjutavad mulla keemiat. Happed reageerivad echitiste ning skulptuuride koosseisus oleva
kaltsiumkarbonaadiga ning kiirendavad metallide korrosiooni. Siiski on happesademete teke
lahendatav probleem, sest harilikult on vodimalik suur osa eralduvatest keskkonnaohtlikest
oksiididest enne keskkonda joudmist kahjutustada. Niiteks Euroopa Liidus ja USAs on kdigil uutel
autodel kohustuslik kataliilismuundurite kasutamine, mis tagavad ldmmastiku eraldumise NO
asemel ohutu Nj-na. Usna lihtne on kinni piiiida ka pdlemisel eralduvat SO, (nt happelise oksiidi
SO;-ega reageeriva CaCOs abil), mida tehakse sageli kivisoel tootavates elektrijaamades. Seetdttu
on happesademete probleem Euroopas ja Pohja-Ameerikas leevenema hakanud.

Paraku ei ole niivord lihtne vdidelda ookeanide hapestumisega, sest see on tingitud
peamiselt atmosfddri siisinikdioksiiditaseme kasvust. Fossiilsete kiituste podletamisel tekkiva
siisinikdioksiidi suuremastaabiline sidumine on védga raske {ilesanne ja fossiilsete kiituste
pOletamise oluline vdhenemine ldhiajal on ebarealistlik, arvestades arenenud majandustega riikide
tosist soltuvust fossiilsetest kiitustest saadavast energiasisendist ja arengumaade soovi elukvaliteeti
Laaneriikide tasemele tosta. Hinnanguliselt on ookeanide pH langenud viimastel sajanditel 8,25-It
kuni 8,14-n1, sest umbes 30—40% fossiilsete kiituste poletamisel vabanenud siisinikdioksiidist on
neeldunud veekogudes. Kardetakse, et pH langus on pdhjustamas ebasoodsat olukorda paljudele
organismidele, eriti neile, kes valmistavad endale elutegevuseks vajalikke kaltsiumkarbonaadist
struktuure (nt korallid ja karbid), sest tahke kaltsiumkarbonaat 1dheb madalama pH juures suuremal
madral lahusesse. Samas leevendab ookeanide hapestumist pdhjustav siisinikdioksiidi neeldumine

fossiilsete kiituste pdletamise moju kliimale.

Lahuse happelisuse ja aluselisusega seotud kontsentratsioonide arvutamine

Kuna prootoni iilekandumise protsessid on védga kiired, siis piistituvad lahuse
happelisuse/aluselisusega seotud tasakaalud praktiliselt hetkeliselt. Juhul, kui on vaja arvutada
lahuste happelisuse voi aluselisusega seotud kontsentratsioone, vaib seetdttu harilikult eeldada, et
lahustes esineb keemiline tasakaal ning reaktsioonide kiirusi pole vaja (vdhemalt pdrast lahuste

korralikku segamist) iildsegi arvestada. Seega on nende arvutuste esimese sammuna vaja vélja

kirjutada meid huvitavaid kontsentratsioone siduvad tasakaalukonstandid. Nii hapete-alustega
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seotud kontsentratsiooniarvutuste kui ka muude tasakaaluarvutuste puhul voib olla kasu ka
massibilansi ja laengubilansi vorranditest.

Massibilansi vorrand ldhtub pohimdtteliselt lihtsalt faktist, et aatomid ei teki ega kao
keemilise reaktsiooni kdigus. Massibilansi vorrand néitab, et aine analiiiitiline kontsentratsioon
on selle tasakaaluliste kontsentratsioonide summa. Analiiiitiline kontsentratsioon on lahusele voi
lahustile lisatud aine kogus jagatuna moodustunud lahuse ruumalaga (sisuliselt on see juba
keemilise tasakaalu osas mainitud aine algkontsentratsiooniga vordne suurus). Tasakaalulised
kontsentratsioonid on aga reaalsed ainete kontsentratsioonid, mis lahuses toimuvate reaktsioonide
mojul piistituvad. Kui votta nditeks tipselt iiks mool dddikhapet CH;COOH ja lahustada see tépselt
iiheliitrises maérgini veega tdidetavas modtkolvis, on &dddikhappe analiiiitiline kontsentratsioon
c¢(CH3COOR) tdpselt 1 M. Tasakaaluline dddikhappe kontsentratsioon [CH3;COOH] on aga viiksem
kui 1 M, sest osa dddikhappest on dissotsieerunud atsetaatiooniks CH3;COQO™ ja vesinikiooniks.
Massibilansi vorrand dddikhappe kohta véidab, et kuna iga dddikhappe molekuli dissotsiatsioonil sai
tekkida ainult iks CH3;COO', siis:

c¢(CH3;COOH) = [CH3COOH] + [CH3;C00™]
Vees lahutatud fosforhappe analiiiitiline kontsentratsioon koosneb aga massibilansi vorrandi jérgi
nelja litkme summast, sest algne lahusesse viidud fosforhape dissotsieerub ning on lahuses seetottu
neljal erineval kujul:
c(H3P0,) = [H3P0,4] + [H,POZ] + [HPOZ™] + [PO:’;_]

Laengubilansi vorrand 1dhtub laengu jadvuse seadusest. Lahus on elektriliselt neutraalne, st
selles leiduvate positiivsete laengute arv on vordne negatiivsete laengute arvuga. Néiteks vees
lahustatud dadikhappe puhul on laengubilansi vorrand

[CH;CO0~] 4+ [OH™] = [H*]
Vees lahustatud fosforhappe puhul on laengubilansi vérrand
[H,PO;] + 2[HPO37] + 3[PO3"] + [OH™] = [H]

Modlemad laengubilansi vorrandid sisaldasid endas hiidroksiidiooni, sest kdik vesilahused

sisaldavad kogu aeg veidi hiidroksiidioone ja vesinikioone. Nii puhtas vees kui ka vesilahustes

toimub vee autoprotoliiiis ehk reaktsioon, milles vesi reageerib iseendaga, kéitudes korraga nii
Bronstedi-Lowry aluse kui happena:

H,0 +H,0 5 OH + H;0°

Liihendatult:

H,0 5 OH +H'
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Sellele reaktsioonile vastab vee ioonkorrutiseks nimetatav tasakaalukonstant Kw65 , mis
omab 25 °C juures allpooltoodud vairtust:
K, = [OH"][H*] = 1,0- 10" (7.7)
Logaritmimisel saame
—log[OH™] — log[H*] = 14,00
pOH + pH = 14,00
Seega on pH ja pOH summa 25 °C juures alati 14 (kdigis jargnevate arvutustes eeldame

seda temperatuuri). Neutraalses lahuses, kus vesinik- ja hiidroksiidioonid saavad tulla ainult vee

autoprotoliiiisist, on seega pH = 7. Happelises lahuses peab pH olema vastavalt K, avaldisele

seitsmest vaiksem ning aluselises lahuses seitsmest suurem.

Meid huvitavate reaktsioonide tasakaalukonstandi avaldised, massibilansi vorrand,
laengubilansi vorrand ning vee ioonkorrutise arvestamine on koik, mida tasakaaluliste
kontsentratsioonide arvutamiseks hapete ja aluste lahustes vaja ldheb. Paraku on nende vorrandite
tipne lahendamine sageli keerukas. Onneks saab siingi kasutada harilikult lihtsustusi. Edasises
materjalis keskendume nendele olukordadele, kus happe-aluse kontsentratsioone saab lihtsal viisil

arvutada ning jatame keerukad juhud kisitlusest vilja.

pH arvutused tugevate Uheastmeliselt dissotsieeruvate hapete ja aluste puhul

Tugevate hapete ning aluste puhul on tasakaaluliste kontsentratsioonide arvutused koige
lihtsamad. On korrektne eeldada, et happe vdi aluse dissotsiatsioonikonstandi vdértus on 1dpmata
suur ja kogu hape voi alus on ioonideks dissotsieerunud. Kui happe voi aluse kontsentratsioon on
suurem kui umbes 10° M, on vee autoprotoliiiisi t3ttu lisanduvate ioonide arv tithine ja vee
autoprotoliiiisi voib arvestamata jitta. Sellel juhul on tugeva happe analiiiitiline kontsentratsioon
vordne vesinikiooni tasakaalulise kontsentratsiooniga ning tugeva aluse analiiiitiline
kontsentratsioon vdrdne hiidroksiidiooni kontsentratsiooniga lahuses. Uhtlasi toimuvad tugeva
happe ja tugeva aluse vahelised reaktsioonid praktiliselt po6rdumatult saaduste tekke suunas,®
mistdttu saab reageerimata jddnud vesinik- vOi hiidroksiidioonide hulga méérata tavaliste

molaararvutustega tasakaalukonstante arvestamata.

Arvuta a) 0,012 M HCI vesilahuse; b) 0,017 M NaOH vesilahuse ja ¢) 10,0 ml mdlema lahuse
kokkuvalamisel saadud lahuse pH ning pOH.

®K,, tihendab ingl ,,K water”, eesti keeles analoogiliselt ka K,-ks nimetatud.
6 Kuna neutralisatsioonireaktsiooni annab vastava happe ja aluse dissotsiatsioonireaktsioonide summast vee
autoprotoliilisi reaktsiooni maha lahutamine, on lihtne nédidata, et mida suurem on vastavate
dissotsiatsioonide K, ja K}, korrutis, seda tdielikumalt toimub neutralisatsioon.
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Lahendus
a)
pH = —log(0,012) = 1,92

pOH = 14,00 — 1,92 = 12,08
b)

pOH = —log(0,017) = 1,77

pH = 14,00 — 1,77 = 12,23
¢) Suurem moolide arv on naatriumhiidroksiidil, seega jddb lahusesse reaktsiooni jérel

naatriumhiidroksiidi liig:

11 mol 11 mol
10 ml'-+5—-0,017——-10ml - —+5—=- 0,012 — mol
2 10.0ml g

pOH = —log(2,5-1073) ~ 2,6
pH=14,00—-2,6 =11,4

Arvuta 1,2:10” M HCl vesilahuse pH.
Lahendus
Kuna happe kontsentratsioon on viiksem kui 10° M, tuleb arvestada ka vee autoprotoliiiisi. Kiill
saab aga endiselt eeldada, et kogu hape dissotsieerub lahuses. Kirjutame vélja téieliku laengubilansi
vorrandi:
[CI"] + [OH™] = [H*]

Kuna kloriidioone saab tulla ainult vees lahustatud vesinikkloriidhappest, mis tdielikult
dissotsieerub, on CI” kontsentratsioon vordne algse HCI analiiiitilise kontsentratsiooniga:

1,2:1077 4+ [OH"] = [H*]
[OH] voib avaldada vee ioonkorrutisest (7.7) ja asendada eelmisesse vorrandisse, jéttes ainsaks
tundmatuks [H']:

1,2-1077 + M = [H*]
[H¥]
Vorrandi teisendamisel saab selle viia jairgmise ruutvorrandi kujule:
[H*]? - 1,2-1077[H*] = 1,00- 107 =0

Selle lahendamisel saame sobivaks lahendiks

[H*] = 1,7661...- 107"M
Kontrolliks viime ruutvorrandi lahendi sellele eelnevasse vorrandisse.

. 1,00-10714 B
L2107 + 3 7ge 107 ~ 1766107
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T&epoolest, H kontsentratsioon on korrektne.

pH = —log(1,766 - 1077) ~ 6,75

pH arvutused ndrkade Uiheastmeliselt dissotsieeruvate hapete ja aluste puhul

Norga tiheastmeliselt dissotsieeruva happe voi aluse iilesandeid on mugav lahendada
eelnevas keemilise tasakaalu osas ndidatud tasakaalutabelitega. Viga viikeste happe voi aluse
kontsentratsioonide puhul tuleks arvestada ka vee autoprotoliiiisi, ent harilikult ei 1dhe seda siiski
tarvis. Meie autoprotoliilisi arvestavate iilesannetega tegelema ei hakka, sest tekkivad vorrandid

oleksid liiga keerulised.

Ndidistlesanne 4

Arvuta 0,030 M dadikhappe vesilahuse pH.

Lahendus

Aidikhappe dissotsiatsioonikonstandi K, = 1,75-10° leidsime tabelist 1. Asdikhappe
dissotsiatsioonile vastab vorrand

CH;COOH S CH;COO™ + H'

_ [CH;C00~][H*]
¢ [CH3COOH]

Aidikhappe analiiiitiline kontsentratsioon on 0,030 M, mis viiheneb x M vdrra, samas kui tekib

juurde x M vesinik- ja atsetaatiooni.

Aine CH;COOH H CH;COO
Algkontsentratsioon 0,030 0 0

M)

Kontsentratsiooni —x X X

muutus (M)

Tasakaaluline 0,030 —x X X

kontsentratsioon (M)

Tépne vorrand on seega
2

I — . -5
0,030 — x 175-10
Eeldame, et x << 0,030 M.
x =1,75-107°
0,030

x = \/1,75 -1075-0,030 = 7,2456...- 10~*

Kuna ldhendusest tekkiv viga on aktsepteeritavalt véike
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(7,246 - 10™%)?
0,030 — 7,246 - 10~*

voib ldhendusega rahule jddda. pH on vastavalt

pH = —log(7,246-107*) =~ 3,14

~1,79-107°

Mitmeprootoniliste hapete pH arvutamine

Mitmeprootoniliste hapete puhul saab pH arvutamisel reeglina eeldada, et hape dissotsieerub
vesilahuses praktiliselt ainult esimeses astmes, sest teise astme dissotsiatsioonikonstandid on
esimese astme dissotsiatsioonikonstantidega vorreldes harilikult viga véikesed. Sellisel puhul saab
H' kontsentratsiooni arvutada ainult esimese astme dissotsiatsioonikonstandi jérgi, tdiesti
analoogiliselt eelnevalt ndidatud iiheprootonilidte hapete pH arvutustega. Védvelhappe puhul see
eeldus ei kehti. Samas ei ole vddvelhape teises astmes ka tdielikult dissotsieerunud. Piisavalt hea
tdpsuse annab védvelhappe puhul eeldus, et 1) esimeses astmes on véadvelhape téielikult
dissotsieerunud:

H,SO; — H' + HSO4™

2) teises astmes on vidvelhape ainult osaliselt dissotsieerunud:

HSO, S H' + S0+

Arvuta 0,070 M véavelhappe lahuse pH.

Lahendus

Selle iilesande lahendamisel on mdistlik jagada dissotsiatsioon motteliselt kahes etapis toimuvaks,
millest koigepealt toimub tdielikult esimene etapp ja alles seejdrel saab hakata véddvelhape
dissotsiceruma teises etapis, mille toimumist tasakaalutabelis vaatleme.®” Tasakaalutabeli kirjutame
teise etapi kohta (seega arvestame seal ainult teise etapi dissotsiatsioonikonstanti K,,, mille leiame
tabelist 1), kasutades algkontsentratsioonidena vidvelhappe téieliku esimese astme dissotsiatsiooni

jérel lahusesse jddvaid kontsentratsioone.

Aine HSO, H' S04~
Algkontsentratsioon 0,070 0,070 0

M)

Kontsentratsiooni —X X X
muutus (M)

67 Reaalses lahuses muidugi nii ei juhtu, et teise astme dissotsiatsioon hakkaks toimuma alles pérast esimese
astme dissotsiatsiooni tdielikku toimumist: selline dissotsiatsiooni ,,ajaline jaotus” on ainult trikk sobiva
16ppvdrrandi tuletamiseks.
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Tasakaaluline 0,070 — x 0,070 + x X
kontsentratsioon (M)

(0,070 + x) - x
0,070 — x

=1,0-1072

Teisendame eelmise vorrandi sobilikule kujule ruutvdrrandi lahendamiseks:

x%+0,080x—7,0-107* =0

x=17958..-1073
pH = —10g(0,070 + 7,958 - 1073) =~ 1,11
Kui eeldada, et vddvelhape on dissotsieerunud ainult esimeses astmes ja tdielikult, siis:
pH = —10g(0,070) =~ 1,15

Ja eelduse korral, et vadvelhape on dissotsieerunud mdlemas astmes tdielikult:

pH = —log(2-0,070) = 0,85
Nii tdielikult ainult esimese astme kui ka tdielikult mdlema astme dissotsiatsiooni toimumise

eeldamine annab ebatdpsemad tulemused.

Soolalahuste pH
Kui panna isegi tdpselt stohhiomeetrilises koguses voetud hape ja alus omavahel reageerima,
nii et voetud ainete moolide arvude jérgi peaks lahusesesse jddma ainult sool, siis ei pruugi saadud

lahuse pH olla neutraalne. Selle pdhjuseks on soolade hiidroliiiis, mille kdigus kéitub iiks soola

enda ioonidest happe voi alusena.

Kui vesilahuses voib toimuda néiteks reaktsioon
NH; + H;0" 5 NHy' + H,O
siis vOib nodrga aluse nagu NH3 puhul toimuda mingil méairal ka selle reaktsiooni poordreaktsioon,
milles ammoniaagi konjugeeritud hape NH,; annab oma prootoni veele. Norkade aluste
konjugeeritud happed muudavad seega lahuse happelisemaks. Samal pohjusel muudavad norkade
hapete konjugeeritud alused (ehk anioonid nagu CH;COO") lahuse aluselisemaks, sidudes veest
vesinikioone ndrga happe kujule. Tugeva happe anioonid jillegi lahuse pH-d ei mdjuta, sest seovad
vesinikiooni liiga norgalt.

Viikese raadiuse ja suure laenguga metallikatioonid moodustavad vees happelisi lahuseid,
sest metallikatioonid kéituvad Lewise hapetena ning reageerivad osaliselt vee molekulide
hapnikuga sidet moodustades. Sellise sideme tekke korral on aga elektrontihedus vee O-H
sidemetest suurel méiral eemale tdmmatud ning H' vdib kergesti eralduda. Naiteks v3ib tuua Fe'
hiidroliitisi:

Fe’" + H,O 5 Fe(OH)*" + H'
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Eelpooltoodud tihelepanekud saab kokku vdtta iisna lihtsalt:®®

1) tugeva happe ja ndrga aluse soola vesilahus on happeline:

2) tugeva aluse ja ndrga happe soola vesilahus on aluseline:

3) tugeva aluse ja tugeva happe soola vesilahus on neutraalne.

Kui soola nédol on tegemist vesiniksoolaga (nt HSO4, H,PO4 "), siis ei ole soola pH {ildiselt
samuti neutraalne ning vOib olla kas happeline v&i aluseline sdltuvalt anioonide
dissotsiatsioonikonstantide vairtustest.

Tegelikult saab Bronstedi-Lowry teooria pdhjal tuletada lihtsa matemaatilise seose happe
ning selle konjugeeritud aluse tugevuse vahel (voi vastupidi). Kuna
H,0 S H +OH K,

HA S A +H'K,
siis esimesest reaktsioonivOrrandist teise lahutamisel saame vorrandi
A" +H,O0 S OH +HA
Selle reaktsiooni tasakaalukonstant on vastavalt keemilise tasakaalu osas Opitule K,/K,. Samas
paneme tdhele, et antud reaktsioon defineerib esialgse happe deprotoneeritud vormi (Bronstedi-
Lowry teooria jargi konjugeeritud aluse) aluselisuse ehk K véddrtuse. Seega saamegi véita, et mingi
osakese protoneeritud vormi K, ja deprotoneeritud vormi K, on omavahel seotud lihtsalt kui

K, K, =K, (7.8)
See valem voib olla kasulik nii tugeva happe ja ndrga aluse soola kui ka ndrga happe ja tugeva aluse
soola pH arvutamisel, sest tugevast alusest pdrinevad katioonid vdi tugevast happest périnevad
anioonid lahuse pH-d ei mojuta. Sarnaselt eelnevale saab tuletada ka ndrga happe ja norga aluse

soola hiidroliitisi maidrava tasakaalukonstandi.

Millised neist soolade vesilahustest on happelised, millised aluselised ja millised neutraalsed?
1) Nal

2) LiF

3) MgCl,

4) BaCl,

5) CuSOq4

6) NH4I

7) KxSOs

8) K,COs

68 Siinkohal on parim mdelda hapete ja aluste tugevusest Arrheniuse teooria vaatenurga libi kui vdimest anda
lahusesse vesinik- ja hiidroksiidioone.
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9) Fe(NO3);

Lahendus

1) NaOH - tugev alus, HI — tugev hape, seega on Nal vesilahus neutraalne

2) LiOH — tugev alus, HF — ndrk hape, seega on LiF vesilahus aluseline

3) Mg(OH), — ndrk alus, HCI — tugev hape, seega on MgCl, vesilahus happeline
4) Ba(OH), — tugev alus, HCI — tugev hape, seega on BaCl, vesilahus neutraalne
5) Cu(OH); — ndrk alus, H,SO4 — tugev hape, seega on CuSOy vesilahus happeline
6) NH3-H,O — nork alus, HI — tugev hape, seega on NHul vesilahus happeline

7) KOH - tugev alus, H,SO3 — nork hape, seega on K,SOj3 vesilahus aluseline

8) KOH - tugev alus, H,CO; — ndrk hape, seega on K,CO; vesilahus aluseline

9) Fe(OH); — ndrk alus, HNO; — tugev hape, seega on Fe(NO3); vesilahus happeline

Puhverlahused

Kui ndrga Bronstedi-Lowry happe vdai aluse lahusesse viia sama happe voi aluse soola
(Bronstedi-Lowry teooria jirgi vastavalt konjugeeritud alust voi hapet) piisavalt palju, et
protoneeritud ja protoneerimata vormi kontsentratsioonid erineksid iiksteisest suhteliselt vihe (+/-
suurusjark ehk pK, tihikvairtus), siis mdjutab see suurel médral lahuse omadusi. Saadud lahuseid

kutsutakse puhverlahusteks, sest need on voimelised hoidma pH suhteliselt stabiilsena ka tugevate

hapete voi aluste lisamisel segule. Naiteks puhta vee pH muutub tugeva happe voi aluse lisamisel

sellele oluliselt rohkem kui puhverlahuse pH. Kui votta norka hapet HA ja selle aniooni A~ sisaldav
puhverlahus, siis tugeva happe lisamisel lahusele seotakse enamik vesinikioone ndrga happe vormi:
H +A —HA
Tugeva aluse lisamisel aga neutraliseeritakse enamik hiidroksiidioone:
OH + HA - H,O+ A~

Puhverlahuste efektiivset pH hoidmist on kdige lihtsam mdista Hendersoni-Hasselbalchi
vorrandi (7.6) abil. Kui jagatis [A"]/[HA] on selles vorrandis kas viga suur voi véga viike, siis
mojutab vidiksema kontsentratsiooniga jagatise litkme suhteliselt vdike kontsentratsioonimuutus
jagatise vaartust palju rohkem kui juhul, mille puhul [A7] ja [HA] kontsentratsioonid on sarnased.

Henderson-Hasselbalchi vorrandist jéreldub ka teine puhverlahuste huvitav omadus: nende pH ei

muutu lahjendamisel olulisel méiiral, sest kontsentratsioonide suhe [A ]/[HA] jiaidb lahjendamisel

samaks.” Henderson-Hasselbalchi vdrrandi kasutamisel puhverlahuste puhul saab ildiselt
protoneeritud ja protoneerimata vormi kontsentratsioonidena kasutada véartusi, mis ldhtuvad

otseselt molaararvutustest ja ei arvesta happe dissotsiatsiooni, soola hiidroliilisi v3i vee

% Aktiivsuse muutust lahjendamisel reaalsetes lahustes arvestamata jéttes.
151



autoprotoliiiisi. Tuleb aga meeles pidada, et seda saab teha ainult seetdttu, et puhverlahused ei ole
reeglina védga lahjad ning sisaldavad alati ndrka hapet/alust koos konjugeeritud aluse/happega.

Puhverlahused on eriti olulised elusorganismide toimimises. Ensiiiimid funktsioneerivad

normaalselt sageli iisna kitsas pH vahemikus, mille hoidmiseks kasutatakse organismis mitmeid

puhversiisteeme. Biokeemias ja mikrobioloogias kasutatakse ka rakkude kasvatamisel voi
bioloogilise materjaliga eksperimentide ldbiviimisel puhverlahuseid. Samuti on toostuslikus skaalas
rakendatavate ensiimaatiliste protsesside puhul sageli puhverlahuseid tarvis.

Inimese vere pH on reguleeritud vahemikus 7,35-7,45 ning korvalekalded nendest
vadrtustest (alkaloos kdrgema pH puhul ning atsidoos madalama pH puhul) pdhjustavad juba
terviseprobleeme. PShiosas hoiab vere pH-d siisihape-vesinikkarbonaatne puhversiisteem. Kuna
organismis tekkiv CO; véljub hingamise teel, on lihtsaim viis vere pH muutmiseks hingamiskiiruse
kaudu. Liiga sage hingamine (hiiperventilatsioon) voib just alkaloosi tottu I6ppeda minestamisega.
Liiga harv hingamine (hiipoventilatsioon) aga pohjustab atsidoosi. Ka ldmbumistunde teket
pOhjustab liigsest siisinikdioksiidist tingitud vere pH langus, mitte otseselt hapniku véhesus. Vere
pH taset voib alandada veel fiilisiline pingutus, suhkruhaigus, raske pdletus ja nédlgimine. Vere pH
tousu voivad samuti pohjustada ka haigused voi ravimid. pH tase kehavedelikes on sattunud ka
kahtlaste ,,imedieetide” jms propageerijate tdhelepanu alla, mistdttu voib lisaks asjalikule infole
kuulda ebausaldusvédrsetest meediakanalitest pH ning tervise kohta palju pohjendamata voi valesid
viiteid.

Ka paljud mittebioloogilised protsessid vajavad kindlaid pH véartusi, mistdttu on
puhverlahused keemikutele mitmekiilgselt kasulikud. Néiteks on protoneeritud ja protoneerimata
aine vormi vastasmojud teiste ainetega selgelt erinevad, mistottu kasutatakse pH varieerimist
puhverlahustega monede ainete kromatograafilise eraldamise hdlbustamiseks. Teine néide
analiiiitilisest keemiast oleks mdnede tiitrimisreaktsioonide sdltuvus pH-st: puhverlahuseid on vaja
kasutada metalliioonide méédramisel etiileendiamiintetraatsetaadiga (EDTAga), sest konkreetsete
metalliioonide reaktsioonid EDTAga on tugevalt pH-st sdltuvad ning puhverlahuste kasutamine
voimaldab monikord miérata selektiivselt konkreetse metalli ioone metalliioonide segust. Nende

eelpooltoodud ndidetega puhverlahuste kasulikkus muidugi ei piirdu.

Kui korge on a) 1,0 1 0,050 M CH3COOH lahusele 0,095 mol NaCH3COO lisamisel saadud lahuse
pH? b) Kui palju muutub eelmises alapunktis arvutatud lahuse pH, kui lisada sellele NaOH lahust,
mis sisaldab 0,009 mol NaOH-d?

Lahendus
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a) Puhverlahuste {iilesannetes eeldatakse reeglina, et ndrga happe dissotsiatsiooni voi soola
hiidroliilisi ei ole vaja arvestada. Lihtsuse huvides teeme selle eelduse ka siin. Seega sisaldab lahus
parast NaCH3;COO lisamist 0,095 mol NaCH;COO-d ja 0,050 mol CH3;COOH-d. pK, leiame
esitatud tabelist. Seega on pH jargmine:

H= 4756 4 log 202> mol o
pH="% °€ 0050 mol >

b) 0,009 mol NaOH-i lisamine viib 0,009 mol hapet soola kujule, seega

He 4756 +1 0,095 mol + 0,009 mol
pE="% 870,050 mol — 0,009 mol

516

Happe-aluse tiitrimised

Happe-aluse tiitrimise puhul on védga oluline teada tiitrimise ajal lisatud titrandi
(analiiiisitava ainega reageeriva teadaoleva kontsentratsiooniga aine) kogusest sdltuvat pH muutust.
Nimelt saab pH muutuse jdrgi maéddrata, millal reaktsioon jouab stohhiomeetria- ehk
ekvivalentpunktini: olukorrani, milles tiitritavale lahusele on lisatud tépselt nii palju titranti, et
titrant oleks reaktsioonivorrandi jérgi tédielikult analiilisitava happe voi alusega &ra reageerinud.
Teades ekvivalentpunkti, saab aga reaktsioonivorrandi pohjal védlja arvutada uuritava aine sisalduse.
On vajalik, et tiitrimise l16pp-punkt, milles loetakse ained niiteks indikaatori virvuse muutuse tottu
taielikult reageerinuks, oleks voimalikult l&hedane tdelisele ekvivalentpunktile. Niilidseks oleme
ndinud piisavalt nditeid pH arvutamisest, et suudame seletada ka tiitrimise kdigu toimuvat pH
muutust. pH muutust tiitrimise kéigus sdltuvalt lisatud titrandi ruumalast kujutab tiitrimiskdveraks
nimetatav graafik.”

Happe-aluse indikaatorid (ehk pH-indikaatorid) on ained, mille védrvus soltub keskkonna
pH-st.Sageli nimetatakse neid lihendatult lihtsalt indikaatoriteks, ehkki tuleb arvestada, et
»indikaator” on keemias pH-indikaatorist laiem mdiste ja sisaldab ka pH-st sdltumatuid
redoksindikaatoreid. Uldiselt on happe-aluse indikaatorite niol tegemist ainetega, mis on ise ndrgad
happed/alused Bronstedi-Lowry mdistes ja mille protoneeritud ning protoneerimata vorm on eri
vérvi. Kuna indikaatori protoneeritus allub keemilise tasakaalu reeglitele, ei muuda indikaator vérvi
ithe kindla pH véirtuse juures, vaid vérvimuutusele lahuses vastab indikaatorile omane pH
vahemik, mida nimetatakse indikaatori poordealaks. Tuntud indikaatorid on nditeks metiiiiloranz
(muutub punasest kollaseks pH tdstmisel podrdealas 3,1-4,4) ja fenooltaleiin (muutub vérvitust

roosaks pH tostmisel poordealas 8,3—-10,0).

"Titrandi ruumalast sdltuvaks muutujaks vdib erinevate tiitrimiste puhul olla ka mingi muu suurus peale pH,
nt lahuse elektrijuhtivus.
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Tugeva aluse tiitrimist tugeva happega (nt NaOH-1 vesilahuse tiitrimist HCI-1 vesilahusega)
ja tugeva happe tiitrimist tugeva alusega kujutavad tiitrimiskdverad on kujutatud joomisel 1.
Jooniselt I on ndha, et aeglasele pH langusele (voi tdusule) tiitrimise alguses vastab véga jarsk pH-
muutus keskmega tépselt ekvivalentpunktis. Kuna tugeva happe ja tugeva aluse sool ei hiidroliiiisu,
on ekvivalentpunktis lahuse pH = 7. Selliste, ainult {ihes astmes dissotsieeruvate tugevate hapete ja
tugevate aluste, tiitrimiste puhul vOib kasutada indikaatoreid iisna erinevate podrdealade
véadrtustega. pH-muutus tiitrimise kdigus toimub alates pH véértusest 4 kuni 10 iilivdikese ruumala
lisamisel. Seega ei ole lisatud ruumala tépsuse seisukohast eriti vahet, kas kasutada indikaatorina
metiitiloranzi voi fenoolftaleiini ja mdlemad annavad tiitrimisel rahuldava tédpsusega tulemuse, sest

nende podrdealad langevad tiitrimiskdvera jarsu tousu alale.

14

10

8 /

Ekvivalentpunkt

pH

0 T T T T 1
0 10 20 30 40 50

Titrandi ruumala (ml)

14

12

10

8 /

Ekvivalentpunkt

pH

2 ——
O T T T T 1
0 10 20 30 40 50

Titrandi ruumala (ml)

b)
Joonis 1. a) Tugeva aluse tiitrimiskover tugeva happega ja b) tugeva happe tiitrimiskover tugeva

alusega.
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Norga aluse tiitrimist tugeva happega ja tugeva happe tiitrimist ndrga alusega kujutavad
néidistiitrimiskdverad on kujutatud joomnisel/ 2. Tugeva happe lisamisel ndrga aluse lahusesse on
esialgu ndha kiire pH langus, millele jdrgneb pH languse aeglustumine. See aeglustumine on
tingitud puhverlahuse moodustumisest. Kui reageerivad nditeks NH; ja HCI, siis muutub languse
tempo muutub koige aeglasemaks siis, kui NH;  pK, on vdrdne lahuse pH viirtusega.
Stohhiomeetriapunktile vastav pH védrtus on happelises alas, sest stohhiomeetriliselt reageerinud
reagentide koguste korral moodustunud puhas NH4Cl hiidroliiiisub ndrga aluse ja tugeva happe
soolana, andes lahusesse vesinikioone. Norga aluse lisamisel tugevale happele (joonis 2b) paikneb
ekvivalentpunkt samuti happelises alas, ent sellel graafikul me enne -ekvivalentpunkti
puhvermahtuvusest tingitud jonksu graafiku alguses ei nde: lisatud NH; protoneerub tugeva happe
madala pH juures praktiliselt tdielikult ja ei anna enne stohhiomeetriapunkti puhverlahust, sest
lahuse pH on NH,;" pK, vairtusest liiga palju madalam (kiill moodustub puhverlahus pérast
stohhiomeetriapunkti). Indikaatorina kolbaks sellistel tiitrimistel kasutada nditeks metiitiloranzi,
mille poordeala lahedale ekvivalentpunkt langeb, ent fenooltaleiini kasutamine viiks arvestatava
ala- voi iiletiitrimisest tingitud veani, sest fenoolftaleiini pddrdeala on pH-muutuse jarsust alast tisna

kaugel.
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Joonis 2. a) Norga aluse tiitrimiskover tugeva happega ja b) tugeva happe tiitrimiskover norga

alusega.

Norga happe tiitrimist tugeva alusega (nditeks CH3;COOH-i vesilahuse tiitrimine NaOH-i
lahusega) ja tugeva aluse tiitrimist ndrga happega kujutavad tiitrimiskdverad on esitatud joonisel 3.
Siingi joonisel ndeme eelneva joonisega lisna sarnast pilti. Norga happe lisamisel tugevale alusele
puhverlahust enne stohhiomeetriapunkti ei teki, sest hape deprotoneeritakse praktiliselt tdielikult.
Kiill moodustub puhverlahus tugeva aluse lisamisel ndrka happesse ja sellele vastab esialgne pH
kasvu aeglustumise ,,jonks” joonisel 3a. Ekvivalentpunkt paikneb ndrka hapet ja tugevat alust
kasutavatel tiitrimistel aluselises alas, sest ndrga happe ja tugeva aluse sool hiidroliitisub, andes
lahusesse hiidroksiidioone. On ndha, et kui fenoolftaleiin sobiks indikaatorina CH3;COOH-1
tiitrimiseks NaOH-ga véga hasti, sest ekvivalentpunkt langeb tépselt fenooltaleiini poordealasse,

siis metiiiiloranz oleks tiitrimiseks tdiesti sobimatu.
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Joonis 3. a) Norga happe tiitrimiskover tugeva alusega ja b) tugeva aluse tiitrimiskover norga

happega.

Norga aluse tiitrimisel ndrga happega ilmnevat tiitrimiskdverat kujutab joonis 4. Nagu

jooniselt ndha, ei ole ekvivalentpunktile vastav pH muutus jéarsk ega selge. Sellisel juhul ei sobi ei

fenoolftaleiin ega metiiiiloranz indikaatoriks ning tépset tulemust on isegi pH-meetriga raskevoitu

kitte saada. Seetottu norga aluse tiitrimist ndrga happega (ja vastupidi) iildiselt ei rakendata. Kui

uuritav aine on ndrk alus (ndrk hape), on seda praktikas alati mdistlik tiitrida tugeva happega

(tugeva alusega). Ka tugevat alust voi hapet on kdige lihtsam tiitrida tugeva happe voi alusega,

mistottu norku happeid ja aluseid harilikult titrantidena ei kasutata. Vesilahuses saab {ildsegi

moistlikult tiitrida happeid pK, véértusega alla 6 ning aluseid protoneeritud vormi pK, vdirtusega

iile 8, sest vastasel korral héirib juba vee autoprotoliiiis.
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Joonis 4. Norga aluse tiitrimine norga happega.
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Néide mitmeprootonilise happe (oblikhape) tiitrimiskdverast tugeva alusega on toodud joonisel 5.
Esimeses astmes dissotsieeruva prootoni praktiliselt tdielikule eemaldamisele happest vastab
esimene halvasti eristatav tdus ning teise prootoni stohhiomeetrilisele reageerimisele teine jirsk
tous. Enne esimest tousu ilmneval platool on H,A/HA™ segu ning enne teist tdusu ilmneval platool

HA /A” segu (puhverlahus).
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Joonis 5. Oblikhappe tiitrimiskover tugeva alusega.

Néidistlesanne 8 (1JSO 2008)
Norga happe HA jaoks on dissotsiatsioonikonstant (K,) defineeritud jargnevalt:

HA + H,O5A™ +H;0"

K, =[AT][ H;O')/[HA]
Lahuse pH-d mdddab vesinikioonide molaarne kontsentratsioon lahuses. pH numbriline vdirtus on
defineeritud jargmiselt: pH = — log;o[ H3O']. Selle kaudu, kuidas on defineeritud K, ja pH saame
leida lihtsa seose K, ja pH vahel.

—logi0K, = pH —logio{[A J/[HA]}

Norga happe (HA) tiitrimisel standardalusega (NaOH lahus) saadi jargmine tiitrimiskdver:
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Kasutades tiitrimiskdvera ja pH andmeid, arvuta norga happe HA dissotsiatsioonikonstantk,,

A. 10 B.10*° C.107* D.10""?

Lahendus

Kui pool happe anioonidest on protoneeritud, siis on pH = pK,. Selline olukord ei saa ilmneda ei
stohhiomeetriapunktis voi pdrast seda (hape peaaegu tdielikult deprotoneeritud) ega ndrga happe
puhul ka kohe tiitrimise alguses. Ligikaudselt on deprotoneeritud pool happe anioonidest, kui on
lisatud pool stohhiomeetriapunktini joudmiseks kuluvast aluse lahusest (sest happe enda
dissotsiatsioon toimub ndrkade hapete puhul harilikult {isna véhesel mééral), mis on vajalik happe
taielikuks neutraliseerimiseks: seega peaks HA ning A~ kontsentratsioonide suhe olema 1 ja pK, =
pH umbes poolel teel happe tiitrimise algusest stohhiomeetriapunktini ja dige saab olla ainult vastus

B. Selline on iildreegel, mille jargi tuleb pK,-d happe-aluse tiitrimiste]l méairata: ndrga happe pK,

védrtus on reeglina vOrdne pH véiirtusega poole selle neutraliseerimiseks kuluva aluse koguse

juures (ehk poolneutralisatsioonipunktis). Tdhelepanelikum lugeja mirkab selles {ilesandes, et

puhvermahtuvusele vastavat jonksu ei ole tiitrimiskdvera alguses ndha. See aga ei tdhenda, et
tiitrimiskover pohimotteliselt vale oleks, vaid hoopis seda, et juba tiitrimiskovera alguses on hape
niivord suurel mééral dissotsieerunud, et selle pH on puhverlahuse alas (pK,+/—1 pH {ihik). Selline
olukord on voimalik nii happe ja selle soola segudes kui ka véga lahjade ndrkade hapete lahuste

puhul (siin on ilmselt tegu viimase olukorraga).
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Allpooltoodud tabelis on ndidatud monede tavakasutuses olevate indikaatorite pH poordealad:

Indikaator pH
vahemik”'

Metiitil-lilla -0,3-1,8
Metiiiiloranz 2,8-3,8
Kongo punane 2,8-4,8
Metiitilpunane 3,8-6,1
Bromotiimoolsinine 6,0-7,9
Fenoolpunane 6,8-8.6

On teada, et boorhappe (H3BO;) dissotsiatsioonikonstandi K, véirtus on 7,3 x 10™"°. Vali indikaator,
mida saab kasutada 0,10 M KH,BOstiitrimisel 0,10 M HCl-ga.72

A. Metiiiiloranz B. Kongo punane C. Metiiiilpunane D. Fenoolpunane

Lahendus

Tiitrimise ekvivalentpunkt peaks langema voimalikult hdsti kokku indikaatori pdordealaga. Kuna
tiittrimise ekvivalentpunktis maarab pH ainult boorhape (ja mingil mééral voiks rolli méngida ka vee
autoprotoliiiis), siis tuleb ililesande lahendamiseks arvutada tiitrimise kdigus stohhiomeetriapunktis
moodustunud boorhappe lahuse pH. Boorhappe algkontsentratsioon on kaks korda lahjem kui
KH;BO; vo1 HCI-1 kontsentratsioon, sest stohhiomeetriapunkti saabumiseks on lahus lahjenenud 2

korda. Tahistame boorhappest lahusesse moodustunud H'-i x-iga ja kirjutame tasakaalutabeli:

Aine H3BO; H' H,BO;
Algkontsentratsioon 0,050 0 0

M)

Kontsentratsiooni —X X X
muutus (M)

Tasakaaluline 0,050 — x X X

kontsentratsioon (M)
Seega saame vorrandi

x
0,050 — x

Lihtsustuse korral, et x<< 0,050 saadav vorrand

=7,3-1071°

" Erinevad allikad annavad indikaatorite podrdealade viirtused sageli natuke erinevad, mistdttu erineb veidi
ka metiiiiloranzi podrdeala vairtus varem vélja pakutust.
> Boorhappe reaktsioonid ning esinemisvormid vesilahuses on tegelikult keerulised ning paljud allikad
peavad boorhappe happelisuse eest vastutavaks moOnevorra teistsugust reaktsiooni kui klassikaline happe
dissotsiatsioon vesilahuses, ent siinkohal pole seda vaja arvutuses arvestada.
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2

0,050

=7,3-10710

on kiiresti lahendatav:

x =+/0,050-7,3-10-1° = 6,0415 ...- 10~°
Vee autoprotoliiiisi ei ole vaja veel nii korge H™ kontsentratsiooni juures arvestada. Asetades saadud
x-1 vadrtuse algsesse vorrandisse, on selge, et lihtsustus kehtib hésti ja tdielikku ruutvorrandit ei ole

vaja lahendada:

(6,042 - 1076)2

~7,3-10710
0,050 — 6,042 -10-°

Niitid arvutame vilja pH ekvivalentpunktis:
pH = —log(6,042 - 107°) ~ 5,22
Ainus indikaator, mille pddrdealasse arvutatud pH langeb, on metiiiilpunane (C), mis on seetdttu ka

parim indikaator tiitrimiseks.
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Redoksreaktsioonide vorrandite kirjutamine ja tasakaalustamine

Juba 8. klassi koolikeemiast on teada, et redoksreaktsioonide kdigus muutub elementide

oksuidatsiooniaste. Redoksreaktsiooni kéigus redutseerija loovutab elektrone ja oksiideerub,

okstideerija liidab elektrone ning redutseerub. Oksiideerija oksiideerib redutseerijat ja redutseerija

redutseerib_oksiideerijat. Iga redoksreaktsiooni vOib jagada kaheks osaks, millest iiks kirjeldab

elektronide  liitmist ning teine elektronide loovutamist. Selliseid osi  nimetatakse
poolreaktsioonideks ning nende vorrandeid poolvorranditeks. Niiteks reaktsiooni
Fe+2H — Fe’' + H,

voib jaotada jargmisteks poolreaktsioonideks:

162



1) Fe —2¢” — Fe**
mille voib (elektronide liiget teisele poole viies) vilja kirjutada ka kujul
Fe — Fe*" + 2¢
2)2H +2¢ — H,
Poolreaktsioonide vorrandites on lahuses suurel méddral dissotsieerunud ained ndidatud

ioonide kujul ja vdhedissotsieerunud voi dissotsieerumata ained neutraalsel kujul. Poolreaktsioonide

vilja kirjutamine on viga kasulik reaktsioonivOrrandite tasakaalustamiseks, sest iithes reaktsiooni

poolreaktsioonis loovutatud elektronide arv peab olema vOrdne teises poolreaktsioonis liidetud

elektronide arvuga. Keerukamate redoksreaktsioonide tasakaalustamist ei ole mottekas proovida

ilma seda nippi kasutamata.

Juhul, kui reaktsioon toimub vesilahuses ja koik reaktsioonist osavotvad ained ei ole kindlalt
teada (ei ole teada, kas reaktsioonist vdib osa votta ka vesi, OH vdi H'), siis toimi
poolreaktsioonide vilja kirjutamiseks ning reaktsioonivorrandi tasakaalustamiseks jargnevalt:

1) Leia muutuvate oksiidatsiooniastmetega elemendid.

2) Kirjuta nende elementide kohta reaktsiooni kdigus toimuvad poolreaktsioonid esialgu ilma

elektronideta ning tasakaalustamata.

3) Tasakaalusta elemendid poolreaktsioonides. Kui reaktsioonivorrandi tasakaalustamisel ,,jddb iile”

hapnikku (nt MnO;  muutub iooniks Mn>") v&i vesinikku (nt moodustub H,), siis happelises
keskkonnas tuleb nende elementide tasakaalustamiseks kasutada vett/H -i. Leeliselises keskkonnas
tuleb hapnikku voi vesinikku tasakaalustada vee/OH ™ abil.

4) Tasakaalusta elektronide liitmise abil redutseerumise poolreaktsiooni poolvorrandi elektrilaengud

1a elektronide loovutamise abil oksiideerumise poolreaktsiooni poolvorrandi elektrilaengud.

5) Vordsusta Oige kordajaga korrutamisel elektronide arvud redutseerumise ja oksiideerumise

poolreaktsioonides ning redoksreaktsiooni summaarse vorrandi saamiseks liida poolreaktsioonid

kokku.

Tasakaalustamist ei pea alati rangelt toodud etappide kaupa toodud jérjestuses tegema ja
iilesannete lahendamisel ei tasu seda ka selliste etappidena vormistatult vélja kirjutada, ent eelneva
ulatusliku redoksreaktsioonide tasakaalustamise kogemuse puudumisel on nende etappide motteline

jargimine kasulik.

Kirjuta vilja toimuvad poolreaktsioonid ja tasakaalusta tdieliku reaktsiooni vorrand-

a) Mitteoksiideeriva aniooniga happe vesilahus reageerib Al-tiikiga.
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b) Laboratoorselt v3ib kloori valmistada dikromaadi (Cr,O->) reaktsioonil vesinikkloriidhappega,
kusjuures Cr jiib pirast reaktsiooni Cr’* kujule.

¢) Norgalt leeliselises keskkonnas oksiideerib permanganaatioon (MnQO4 ) sulfitiooni (Sng_)
sulfaadiks, kusjuures tekib MnO,.

Lahendus

a) 1) Oksiidatsiooniaste muutub raual ja vesinikul.

2) Redutseerumisel:

H - H,

Okstideerumisel

Al — AP

3) Kuna vesiniku allikaks on redutseeruv H', pole tiiendavat vesiniku allikat sisse tuua vaja.
Tasakaalustatult elementide jargi:

2H" — H,

Al — AP

4) Lisame elektronid, nii et laengud oleksid tasakaalus:

2H +2¢ > H,

Al — AP" + 3¢

5) Kuna kolme ja kahe védhim iihiskordne on kuus, saab védhimad tdisarvulised kordajad
reaktsioonivorrandisse esimese poolvorrandi korrutamisel kolmega ja teise vorrandi korrutamisel
kahega:

6H' +6e” — 3H,

2A1 — 2A1" + 6e”

Poolvorrandite liitmisel saame:

6H' +2Al — 3H, + 2AI*"

Esimese alapunkti reaktsioon oli pohimodtte demonstreerimiseks véga lihtne ning seda saaks
tasakaalustada ka ilma antud meetodit kasutamata. Jargnevad alapunktid on veidi keerukamad.

b) 1) Muutuvate oksiidatsiooniastmetega elemendid on Cr (oksiidatsiooniastmelt VI — III) ning CI
HCl-is (-1 — 0).

2) Redutseerumisel:

Cr,07 — Cr''

okstideerumisel:

ClI' - Cl,

3) Kloori puhul on elementide tasakaalustamine lihtne:

2CI" — Cl,
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Reaktsioon toimub happelises keskkonnas. Seega tuleb ,,iilejddvat” hapnikku sisaldava dikromaadi
puhul lisada H" poolvérrandi vaskule poole ning vesi tekib poolvdrrandi paremal poolel:
H'+Cr07 — Cr'’ + H,0

Elementide jérgi tasakaalustamiseks paneme téhele, et iihest dikromaatioonist peab tekkima kaks
Cr’" iooni ning vee tekkeks dikromaatioonis sisalduvast hapnikust peab kuluma 14H"-i:

14H" + Cr,07 — 2Cr" + TH,0

4) Laengute jargi tasakaalustamisel:

2CI" > Clp +2¢

14H" + Cr,07 + 6" — 2Cr’" + 7TH,0

5) Selleks, et elektronide arvud redutseerumise ja oksiideerumise poolreaktsioonides oleksid
vordsed, tuleb oksilideerumise poolreaktsiooni korrutada kolmega:

6ClI" — 3Cl, + 6e”

Kui sellele poolreaktsioonile liita redutseerumise poolvorrand:

14H" + Cr,07" + 6e” — 2Cr’" + 7TH,0

on tulemuseks:

14H" + Cr,07* + 6CI" — 2Cr’" + 7TH,0 + 3Cl,

See ongi tasakaalustatud reaktsioonivorrand ioonilisel kujul.

¢) 1) Muutuvate oksiidatsiooniastmetega on Mn (VII — IV) ja SO;* (IV — VI).

2) Redutseerumisel

MnOs — MnO,

oksiideerumisel

805" — S04

3) Redutseerumise poolreaktsiooni jaoks on vaja hapnikku siduvat ainet, milleks sobiks ndrgalt
leeliselises keskkonnas vesi:

MnOs + H,O — MnO, + OH™

Elementide jérgi tasakaalustatult:

MnO4 + 2H,0 — MnO; + 40H"

Teise poolreaktsiooni voime elementide jérgi jille tasakaalu viia hiidroksiidiooni lisamisega:

SO;* +20H — S04 + H,0

4) Laengute jargi tasakaalustatult on tulemused jargmised:

MnO,4 +2H,0O + 3¢ — MnO, + 40H

SO;* +20H — SO4” + H,0 + 2¢

5) Védhimad tdisarvulised kordajad reaktsioonivorrandisse saab esimese poolvorrandi korrutamisel
kahega

2MnO4 +4H,0 + 6e” — 2MnO; + 8OH"
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ja teise poolvorrandi korrutamisel kolmega

3S05™ + 60H — 3804” + 3H,0 + 6¢

ning nende poolvdrrandite liitmisel saame

2MnO; + H,0 +3S05” — 2MnO, + 20H + 3804

Nagu niha, siis koondusid vorrandite liitmisel lisaks elektronidele vilja ka suur osa H,O-st ja OH -
st.

Kui koik reaktsioonivOrrandites osalevad ained on tipselt teada ning reaktsioonivorrandit
tahetakse kirjutada mitteioonsel kujul, saab eelpooltoodud skeemi ja niidisiilesandega vorreldes
reaktsioonivorrandi tasakaalustada monevorra lihtsustatult. Tuleb lihtsalt vélja kirjutada muutuva
okstidatsiooniastmega elemendid ja tasakaalustada kdigepealt just nende elementide aatomite arvud
(ainete kordajad) redutseerumisel ja oksiideerumisel iileminevate elektronide arvude vordsustamise
abil, seejdrel tasakaalustades nende jérgi ka {ilejddnud ainete kordajad. Molekulaarsel kujul
(neuraalsena) kirjutatud ainete redutseerumise voi oksiideerumise puhul voib elektronide tilemineku
moju niidata ainult elementide oksiidatsiooniastme muutuse peal ja poolreaktsioone pole tarvis

vélja kirjutada.

Tasakaalusta redoksreaktsioonide vorrandid
a) P + CuSO, + H,O — H3PO4 + H,SO4 + Cu
b) MnO, + NH3; — Mn,0; + N, + H,O

¢) Zn + HNO3; — Zn(NOs), + NH4NO; + H,O
Lahendus

a) P + CuSO, + H,O — H3PO4 + H,SO4 + Cu

Kirjutame oksiidatsiooniastet muutvate elementide kohta elektronide iilemineku vorrandid:

0 \Y

P-5 —P 2
II 0 10
Cu+2e —Cu )

Jarelikult peab P-d sisaldavad ained reaktsioonivorrandis 1dbi korrutama kordajaga 2 ning Cu-d
sisaldavad ained kordajaga 5.

2P + 5CuSO4 + HO — 2H3P0O4 + H,SO4 + 5Cu

Kuna S saab tulla ainult CuSOs-st, siis peab ka H,SO4 14bi korrutama 5-ga:

2P + 5CuSO4 + H,O — 2H3PO4 + 5H,SO4 + 5Cu

Vee molekulide arvu voib leida juba reaktsionivdrrandi paremal poolel oleva vesiniku vai hapniku

aatomite arvu jdrgi ning seetdttu on tasakaalustatud vorrand:

166



2P + 5CuS0O4 + 8H,0 — 2H3PO4 + SH,SO4 + 5Cu
b) Ml’l02 + NH3 — Ml’l203 + N2 + Hzo

Elektronide tilemineku vorrandid elementide kohta on

—I1 20

2N —-6e — N, ‘1
v I 6
Mn+e — Mn -6

6MnO; + 2NH3; — 3Mn,0; + N; + H,O

Vee molekulide arvu miidrame ammoniaagi vesinike kui ainsa vesiniku allika abil:

6MnO, + 2NH; — 3Mn,O5 + N, + 3H,O

Pane tdhele, et elementide indeksit tuleb clektronide iileminekuvorrandite koostamisel arvestada.

IIma selleta oleksime saanud

—III 0
N-3¢ — N 1
v m 3
Mn+e — Mn 3

Nii oleks kordajad tulnud valed.
C) /n + HNO3 — ZH(NO3)2 + NH4NO3 + HQO

0 II
Zn—-2e¢ — Zn 4
\Y —III 8
N+8 — N -1

47Zn + HNO3; — 4Zn(NOs3), + NH4NOs + H,O

Paneme tdhele, et kuna N on vdrrandi paremal poolel lisaks muutunud oksiidatsiooniastmega
ammooniumioonile ka nitraadi kujul, on saadud kordaja 1 ainult ammooniumnitraadi kordaja, ent
mitte ldmmastikhappe voi tsinknitraadi kordaja. Kui redoksreaktsioonis osalev element muudab
oma oksiidatsiooniastet ainult osaliselt, siis kehtib iilalpooltoodud meetodil leitud kordaja ainult
oksiidatsiooniastet muutnud elemendi aatomitele. Kuna aga koigi ldmmastikku sisaldavate ainete
kordajad on vorrandi paremal poolel paigas, voime leida ldammastikhappe kordaja vorrandi paremal
poolele olevate lammastike koguarvu jargi:

4Zn + 10HNO; — 4Zn(NOs), + NH4NO; + H,O

Vee kordaja leiame omakorda néditeks ldmmastikhappes sisalduva vesiniku ning
ammooniumnitraadis sisalduva vesiniku vahest:

47n + 10HNO3 — 4ZI’1(NO3)2 + NH4NO3 + 3H20
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Lopptulemuse voib alati vorrandi vasakul ja paremal poolel olevate hapnike vordsuse kaudu iile

kontrollida.

Galvaanielemendid ja redokspotentsiaal

Kuna redoksreaktsioonidega kaasneb elektronide iilekanne, siis on neid vdimalik kasutada
elektrivoolu tootmiseks. Nii tootavadki koigile tuntud patareid ja akud. Niiteks Zn seob véliskihi
elektrone ndrgemini kui Cu. Seetdttu, kui asetada tsingitiikk vask(Il)sulfaadi lahusesse, liiguvad
tsingi elektronid tsingitiiki pinnal vaseioonidele, Cu sadeneb metallilisel kujul ning lahusesse ldheb
Zn*". Energia eraldub soojusena ja esinevat elektronide voolu ei ole vdimalik kasutada. Kui aga
oksiideerumise ja redutseerimise protessid ruumiliselt eraldada, annab nendevaheline elektronide
voog mdddetava elektrivoolu. Selleks echitatakse galvaanielemendiks® kutsutav keemiline
vooluallikas, mis koosneb kahest elektroodist (elektrone juhtivast materjalist), mis on elektrilises
kontaktis elemendi sisuga ehk ioone juhtiva elektroliiiidiga, ent mitte otseselt omavahel. Selle
asemel ithendab elektroode viline vooluahel. Elektroodil, kus toimub oksiideerumine (st aine
loovutab elektrone ja laheb ioonide kujul lahusesse), tekib elektronide liig. Elektroodil, kus toimub
redutseerumine (elektroliitidis olevad ained liidavad elektrone elektroodilt), tekib elektronide
puudus. Kuna elektroodid on omavahel juhtmega iithendatud, siis liiguvad laengute vordsustamiseks
elektronid suurema kontsentratsiooniga alast (elektronide liiaga elektroodilt) vdiksema elektronide

kontsentratsiooniga alale (elektronide puudusega elektroodile). Elektronide liiaga elektroodi, millel

toimub oksiideerumine, nimetatakse galvaanielemendis anoodiks ja elektronide puudusega

elektroodi, millel toimub redutseerumine, nimetatakse galvaanielemendis katoodiks. Kuna laengud

ei saa suurel méidral iihte ruumipiirkonda kuhjuda ka elektroode iimbritsevas elektroliilidis,
paiknevad ioonid samaaegselt lahuses timber niimoodi, et positiivselt lactud ioonid liiguvad katoodi
suunas (kus positiivselt laetud ioonide arv tdnu elektronide neelamisele viheneb) ja negatiivselt
laetud ioonid anoodi suunas (kus positiivselt laetud ioonide arv tdnu elektronide loovutamisele
elektroodil kasvab). Eraldatud elektroodiruumi koos metallelektroodi ja lahusega, milles
poolreaktsioon toimub, nimetatakse sageli ka poolelemendiks. Galvaanielement on {iiks

elektrokeemilise elemendi (ehk elektrokeemilise raku) tiiiipidest.

7 Galvaanielement on nimetatud L. Galvani jérgi, kes uuris konna reielihaste kramplikke kokkutdmbeid
elektrivoolu m&jul. 1786. aastal avastas ta, et konna lihased tdmbuvad kokku ka siis, kui vaskkonksu otsa
riputatud niilitud konn juhuslikult tsingitud vorktara vastu puutub ja tdiendavat elektrivoolu ei olegi tarvis
anda. Kuigi Galvani ise {iritas juhtunut seletada elektriliste ilmingutega atmosfééris voi ,,loomse elektriga”,
selgitas A. Volta (tema jargi on nimetatud ka pinge iihik volt) peagi vilja, et konna lihased kiituvad
elektrivoolu tuvastava instrumendina ning voolu tundub pohjustavat hoopis erinevate omavahel iihendatud
metallide kokkupuude 1dbi niiske juhi.
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Tsingi ja vasksulfaadi ndite puhul saab galvaanielemendi ehitada nii, et tsingitiikk oleks
paigutatud tsinksulfaadi ja vasetiikk vask(Il)sulfaadi lahusesse. Elektronid liiguvad ldbi vélise
vooluahela tsingilt vasele (voolu suund on fiiiisikute kokkuleppe jargi muidugi sellele vastupidine)
ning tsink- ja vasksulfaadi lahus on ithendatud poorse vaheseina abil. Vooluahelasse voib iihendada
ka voolutarbija. Tsinkelektroodil (anood) toimub oksiideerumise poolreaktsioon:

Zn(t) — Zn* (vl) + 2¢”
Vaskelektroodil (katood) toimub redutseerumise poolreaktsioon:
Cu* (vl) + 2e” — Cu(t)

Kuna oksiideerumise kéigus koguneb elektroodile elektronide liig, tdhistatakse anoodi
miinusmérgiga, ning redutseerumise kidigus tekib elektroodil elektronide puudus, tdhistatakse
katoodi plussmirgiga (selline on tdhistus harilikes patareides). Katoodi juurde elektroliititi
poolreaktsiooni tottu kuhjuva negatiivse laengu ning anoodi juurde selle poolreaktsiooni tottu
tekkiva positiivse laengu kompensatsiooniks liiguvad tsinkioonid 1dbi poorse vaheseina katoodi
juurde ja sulfaatioonid anoodi juurde. Sellist galvanielementi nimetatakse Danielli elemendiks ning
see oli 19. sajandi keskpaigas kasutusel telegraafias vooluallikana. Danielli elementi kujutab joonis

1.
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Tarbija

Poorne vahesein

2+ :
/'Zn Cu
: )
o
ZnSO CuSO

jahus | Jahus

Joonis 1. Danielli element poorse vaheseinaga.

2

Kui Danielli elemendis vooluring katkestada, kas juhtme eemaldamise voi poorse vaheseina
asendamisel ioonidele tdiesti 1dbitamatu vaheseinaga, siis peatub laengute kuhjumise tottu ruttu ka
reaktsioon.

Selliste elektrokeemiliste elementide ehituse kiireks ja arusaadavaks iileskirjutamiseks on

kokku lepitud tdhistus, mida nimetatakse elemendi skeemiks. Elemendi skeemi kirjutamisel

alustatakse galvaanielemendi puhul vasakult anoodist, millel toimub oksiideerumine, ja liigutakse

paremale katoodi suunas, millel toimub redutseerumine, tihistades iga faasidevahelist piirpinda

pistkriipsuga. Danielli elemendi skeem néeks nende reeglite jargimisel vélja alljargnev:

Zn(t) | Zn* (v1) | Cu*' (1) | Cu(t)

Uhes ja samas lahuses olevaid redoksreaktsioonist osavdtvaid ioone tihistatakse lihtsalt komaga.
Niiteks juhul, kui asendada vaskelektrood reaktsioonis mitteosaleva ehk inertse Pt-elektroodiga,
millel toimub Fe'* redutseerumine Fe**-iks, oleks skeem jérgmine:

Zn(t) | Zn* (v1) | Fe**(v1), Fe*' (v1) | Pt(t)
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Sageli tdhistatakse kahe lahuse vahelist piirpinda ka katkendliku piistkriipsuga. Juhul, kui
kahe elektroodiruumi tihendamiseks kasutatakse soolasilda ehk elektroliiiitsilda, mis koosneb U-
kujulisest torust tdidetuna kontsentreeritud soolalahust (tavaliselt KCI) sisaldava geeliga,
tédhistatakse lahustevahelist piirpinda kahe jérjestikuse piistkriipsuga (ithest lahusest teise
iileminekul on kaks faasidevahelist piirpinda). Soolasilda kasutatakse seetottu, et ioonide vool saaks
hdirimatult kulgeda, aga et difundeeruvateks ioonideks oleksid ainult ioonid soolasillast. See on
omakorda vajalik galvaanielementide pdhjal teatavate suuruste — elektroodipotentsiaalide — tépsel

madramisel. Danielli elementi soolasillaga kujutab joonis 2.

@1,1 v
|

e KC

2+

1 1 Cl
K SO

ZnSO CuSO
" jahus | [ _jghus =

Joonis 2. Danielli element soolasillaga.

Galvaanielementide elektroodide vahel mdddetava pinge méidravad elektroodimaterjalid,
reaktsioonis osalevad ioonid ja nende kontsentratsioonid (aktiivsused), voolutugevus ja mingil
madral ka elemendi ehitus (kas poolelementide vahel on tegemist soolasillaga vdi vabamat lahuste
segunemist voimaldava iithendusega). Voolutugevusest soltub pinge seetottu, et elektrivool harib
reaktsiooni podrduvust elektroodidel, aga takistuse kasvu korral ldheneb poolreaktsioonide

toimumine elektroodidel poodrduvale protsessile ning pinge védrtus antud elemendi kohta
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maksimaalsele véirtusele, mis ilmneb 1d0pmatu elektroodidevahelise takistuse korral. Sellist
maksimaalset ~ védrtust  nimetatakse nullvoolupotentsiaaliks (vanemates allikates
elektromotoorjouks). Oletame, et elektroodide vahel on praktiliselt lopmatu takistus,
poolelementide vahel soolasild ja reaktsioonist osavotvad ained on standardtingimustel
(mdddetavas siisteemis on tegemist puhaste ainetega voi 1 M lahustega’” ja gaasilised ained on 1
bar rohuga). Sellises olukorras modddetud pinge elektroodide vahel on standardne
nullvoolupotentsiaal  ehk  litlhendatult  standardpotentsiaal (E°).  Harilikult on
standardpotentsiaalid antud 25 °C juures. Kui mdlema -elektroodi potentsiaalid on antud
redutseerumisreaktsiooni poolelemendi potentsiaalina (nagu ka standardpotentsiaalide puhul), siis
nullvoolupotentsiaal £ moodustub elemendi skeemis oleva parempoolse (£,) ja vasakpoolse (E))
elektroodi potentsiaalide vahena (8.1):

E=E,—E, (8.1)
Kuna modta on vdimalik ainult elektrokeemilise elemendi standardpotentsiaali (ehk elementi
moodustavate elektroodide potentsiaalide vahet), mitte iiksiku elektroodi oma, on defineeritud, et
standardse vesinikelektroodi (SHE), millel toimub reaktsioon
2H'(v]) + 2e” — Ha(g)
potentsiaal on kdigil temperatuuridel null. Sellise kokkuleppelise nullpunkti abil on méératud kdigi

teiste elektroodide standardpotentsiaalide véértused. Elektroodi standardpotentsiaal on defineeritud

alati redutseerumisreaktsiooni poolelemendi potentsiaalina (elektronide liitmise poolreaktsiooniga).

Moned standardpotentsiaalid on esitatud tabelis 1.

Niiteks hobeelektroodi Ag'/Ag standardpotentsiaal on antud redutseerumise suhtes
jargnevalt:
Ag'(vl) +e — Ag(t) E°=0,799 V
ja vesinikelektroodil toimuva poolreaktsiooni standardpotentsiaal samuti redutseerumise suhtes:
2H'(v]) + 2e” — Ha(g) E°=0V

Kui nendest poolelementidest koostada galvaanielement, siis toimub summaarne reaktsioon

iseeneslikult selles suunas, et elemendi standardpotentsiaal oleks positiivne. Arvestades seda, et

ithel elektroodil peab toimuma galvaanielemendis ka oksiideerumine, peab summaarse positiivse
potentsiaali saamiseks vastavalt valemile (8.1) vesinikioonide redutseerumise asemel esinema
vesiniku oksiideerumine (reaalne poolreaktsioon toimub elektroodi standardpotentsiaalile
vastassuunas) ning galvaanielemendis toimuva reaktsiooni summaarne vorrand on

2Ag (V) + Hy(g) — 2Ag(t) + 2H' (v]) E°=0,799 V

7 Tépsemalt on standardtingimustes reaktsioonis osalevate ainete aktiivsused vordsed tipselt iihega.
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Eelpooltoodud ~galvaanielemendis vdib Ag'/Ag asendada Zn>/Zn elektroodiga, mille
standardpotentsiaal on —0,763 V ja saab kirjutada vélja standardpotentsiaalide poolreaktsioonid:
Zn* (vl) + 2¢” — Zn(t) E°=-0,763 V
2H'(v]) + 2¢” — Ha(g) E°=0V
Kuna niiid on vesinikelektroodi potentsiaal suurem, peab galvaanielemendi skeemis kirjutama
vesinikelektroodi paremale ning tsinkelektroodi vasakule. Vesinikioonide redutseerumise
poolreaktsioon toimub paripidises suunas ja Zn oksiideerub, andes summaarseks vorrandiks:
Zn(t) + 2H'(v]) — Hy(g) + Zn* (v]) E°=0,763V

Eelneva arutelu pohjal saab véita, et standardpotentsiaalid on hea mdddupuu
iseloomustamaks osakeste tugevust oksiideerijana ja redutseerijana:

1) positiivsema standardpotentsiaaligca redokspaar liidab elektrone kergemini kui negatiivsema

standardpotentsiaaliga redokspaar ja ké&itub reaktsioonis negatiivsema standardpotentsiaaliga

redokspaariga okstideerijana (nt F, suudab okstlideerida koigi teiste tabelis 1 esitatud redokspaaride

osakeste redutseeritud vorme);

2) negatiivsema standardpotentsiaaliga redokspaar loovutab elektrone kergemini kui positiivsema

standardpotentsiaaliga redokspaar ja Kkéitub reaktsioonis positiivsema standardpotentsiaaliga

redokspaariga redutseerijana (nt Li suudab redutseerida kdigi teiste tabelis I esitatud redokspaaride

osakeste oksiideeritud vorme);

3) mida tugevamini redokspaari osake elektrone liidab, seda ndrgemini sama osakese redutseerunud

vorm elektrone loovutab ja vastupidi (kui nt F, liidab elektrone véga tugevalt, loovutab F~ elektrone

viga raskelt ja kui Li" liidab elektrone viga raskelt, siis Li loovutab elektrone viga kergelt).
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Elektrood EO,V Elektrood EO,V Elektrood

Li /Li ~3,040 |H,0/0H , H, 0,828 [NO, ,H/NO, 0,81
K /K 2,931 [Pb(OH),/Pb, OH 0,578 Br,(vI)/Br_ +1,087
Ca /Ca 2,868 [PbSO,/Pb, SO, 0356 |MnO,,H /Mn" | +1,224
Na /Na 2,710 |Agl/Ag, T 0,152 |0, H'/H,0 +1,229
Mg /Mg 2372 |Hg,L/Hg, T 0,040 |CL/CI (PY) 1,358
APP'/AL ~1,662  H"/H,(Pt) 0 1\41104—,}171\4112+ +1,507
Zn' /Zn 0,763 |AgBr/Ag, Br 10,071 |ce’/ce (PY) 161
Cr /Cr 0,744 |HgO/Hg, OH 0,098 |MnO, , H /MnO, | +1,679
Fe /Fe 0,447 |Hg Br /Hg, Br 10,140 [FF 2,87
cd’ /cd 0,403 |sn*/sn” (PY) +0,151

1 /Tl 0,336 fcu’'/Cu’ +0,153

Ni /N 0,257 |AgCl/Ag, CI +0,220

S /Sn 0,138 |Hg CL/Hg, CI +0,268

Pb /Pb 0,126 |0, H,0/OH +0,401

Fe' /Fe 0,037 |[Fe(CN),]” /[Fe(CN),]" +0,358

H /H,(Pt) 0 |Ag,Cro/Ag, CrO,” +0,447

Cu /Cu 0,342 L1 0,536

Cu /Cu 0,521 [MnO, /MnO,” +0,558

Ag /Ag 0,799 |MnO, ,H,0/MnO,, OH +0,595

Hg2+/Hg +0,854  |HgSO,/He, 3042— +0,615

Au’ /Au +1,498 [re’ /Fe” (PY) +0,771

Tabel 1. Levinuimate metalliioonide standardpotentsiaalid metalliks redutseerumise suhtes
(vasakpoolne tulp) ja monede teiste oluliste reaktsioonide standardpotentsiaalid (parempoolsed
tulbad) 25 °C juures vesilahustes.

Esmapilgul on ndha, et tabeli I pdhjal mdidratud ainete tugevus redutseerija voOi
oksiideerijana on iildjoontes sarnane sellega, mida méérasime elektronegatiivsuste pohjal. Leelis- ja
leelismuldmetallid omavad vidga negatiivseid standardpotentsiaali véértusi, olles seega head
redutseerijad. Suurima standardpotentsiaali véddrtusega aine ehk tugevaim oksiideerija tabelis on
fluor. Siiski on ndha, et esinevad ka teatavad korvalekalded elektronegatiivsuste ning
perioodilisussiisteemi iildtrendide pohjal maéédratud standardpotentsiaalidest: nditeks on kdige
tugevam redutseerija Li, ehkki Na ja K on madalama elektronegatiivsusega kui Li. Oigustatult tekib
kiisimus: millist oksilideerijate tugevuse hindamise viisi saab tdpsemaks lugeda? Vastus soltub
tegelikult keskkonnast. Korrektne on viita, et K iiksik aatom vaakumis kéitub tugevama

redutseerijana kui Li aatom. Standardpotentsiaalid on antud aga ainetiikkide ja vesilahuste kohta.
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Kuna Li" omab suuremat laengut viiksema iooniraadiuse kohta kui K', seostub see veega oluliselt
tugevamalt ja seetdttu annab Li tegelikult vesilahuses elektrone kergemini dra kui K. Tuleb ka
arvestada, et see tabel nditab tegelikult tdpselt reaktsioonide termodiinaamikat, st selle abil on
voimalik arvutada vastavatest redoksreaktsioonidest toimuvate reaktsioonide tasakaalukonstante.
Ent reaktsioonide toimumise kiirus sellest tabelist péris iiks-iiheselt ei jareldu.

Valemi (8.1) abil on selge, et elektroodipotentsiaalide lahutamine sarnaneb monevorra
eelnevalt kisitletud entalpiate liitmise ja lahutamisega reaktsioonide liitmisel ja lahutamisel.”

Peamine silmatorkav erinevus seisneb selles, et elektroodipotentsiaalid on antud iihe iilekanduva

elektroni kohta. Kuna summaarse ,,neutraalse” redoksreaktsiooni puhul on poolreaktsioonides

liildetavate ja lahutatavate elektronide arv vordne, ei tule seetdttu summaarse nullvoolupotentsiaali
arvutamisel poolreaktsioonides osavotvate elektronide arvu arvestada ja mingi kordajaga

korrutatud/jagatud  poolreaktsioonide  liitmisel/lahutamisel peab  summaarse  elemendi

nullvoolupotentsiaali saamiseks potentsiaalid lihtsalt liitma/lahutama. Kui on vaja kombineerida

kahe poolreaktsiooni potentsiaali, saamaks kolmanda poolreaktsiooni potentsiaali, siis tuleb
arvestada ka elektronide arve (sellest tuleb pohjalikumalt juttu lisamaterjalis).

Galvaanielemendi standardse nullvoolupotentsiaali E° saab siduda otseselt reaktsiooni
tasakaalukonstandiga. Sellel pohinebki eelpooltoodud késitlus standardpotentsiaalide kasutamisest
okstlideerijate ja redutseerijate tugevuse hindamisel. Kui on teada redoksreaktsiooni kidigus
reaktsioonivorrandis iilekanduvate elektronide arv n, siis saab universaalset gaasikonstanti R,
absoluutset temperatuuri 7 ning Faraday konstanti’® F = 96 485 C/mol (sisuliselt on Faraday
konstant ithe mooli elektronide elektrilaengu absoluutvddrtus) kasutades kirjutada vilja ka
tasakaalukonstandi seose elemendi standardse nullvoolupotentsiaaliga:

K= enzgo (8.2)

Valemi (8.2) pohjal saab kergesti jareldada, et kui:
1) E° on negatiivne, siis peab reaktsiooni tasakaalukonstant olema vidiksem tiihest;
2) E° on null, siis on tasakaalukonstant iiks;
3) E° on positiivne, siis on tasakaalukonstant suurem iihest;
4) viiksemad E° védrtused viivad vdiksemate tasakaalukonstandi védrtusteni ja vastupidi.
Seega ei ole tegelikult péris korrektne viita, et negatiivse standardpotentsiaaliga
elektrokeemilise elemendi reaktsioon iseeneslikult iildsegi ei toimu, lihtsalt selle tasakaalukonstant
on viiksem Tthest ja standardtingimustes voOetud osavotvate ainete korral hakkavad tekkima

lahteained. Aga isegi lisna ndrgalt negatiivsete standardpotentsiaalidega elementidele vastavate

" Nagu jargnevas lisalugemise osas kirjeldatakse, ongi tegelikult reaktsioonientalpia tdlgendatav iihe
elektroodipotentsiaale méddrava komponendina.
76 Nimetatud iihe teadusajaloo suurima eksperimentaalfiiiisiku Michael Faraday (1791-1867) jirgi.
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reaktsioonide tasakaalukonstandid voivad olla péris véikesed ning reaktsioon praktiliselt mitte
toimuda.

Kui galvaanielemendi moodustavate ainete kontsentratsioon ei vasta standardtingimustele,
saab galvaanielemendi nullvoolupotentsiaali £ arvutada standardpotentsiaali vaartust kasutades
Nernsti’’ vorrandi (8.3) abil:

_ o _RT. (8.3)
E=E°——In(Q)

Selles vorrandis on n, R, T ja F tdhistused samad, mis vorrandis (8.2), ja Q tdhistab juba
tasakaalukonstandi materjalist tuttavat reaktsioonijagatist, mis iseloomustab kontsentratsioonide
védrtust ajahetkel.

Nernsti vorrandi saab anda ka tiksiku elektroodi/poolreaktsiooni kohta:
AY e > AG-D

RT  [A™7]

E=E°— vl lnw
Niiteks poolreaktsiooni
Sn*'(vl) + 2¢”— Sn**(v])
puhul oleks Nernsti vorrand jargmine
E = OlSlV—Hln[Sn—H]
’ 2F  [Sn**]

Nernsti vorrandiga saab kirjeldada ka pH-meetri toimimist: pH-meeter sisaldab
vesinikioonide kontsentratsiooni suhtes tundlikku indikaatorelektroodist (klaaselektrood) ja
konstantse potentsiaaliga vordluselektroodist koostatud galvaanielementi. See on erijuhtum ioonide
kontsentratsiooni mdotmisest ioonselektiivset elektroodi sisaldava elektrokeemilise elemendi abil,

mida kasutatakse ka mitmete teiste 10oonide kontsentratsiooni mootmiseks lahuses.

Gaas X juhitakse 1dbi lahuse, mis sisaldab segu 1 M Y ja 1 M Z temperatuuril 25 °C. Kui
elektrokeemiliste potentsiaalide alusel saab jirjestada Z >Y > X, siis

A.Y oksiideerib X, kuid mitte Z~

B. Y oksiideerib Z~, kuid mitte X

C. Y oksiideerib molemaid, X and Z~

D. Y " redutseerib mélemaid, X and Z~

Lahendus

Korgema standardpotentsiaaliga osake peab olema ka tugevam oksiideerija, mistdttu on dige vastus

A.

""Nimetatud saksa fiiiisiku Walther Nernsti jargi (1864—1961), kes Nernsti vorrandi tuletas.
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Metallide pingerida

Uldhariduskoolis kisitletav metallide aktiivsuse rida (pingerida) antakse iildiselt

alljargnevalt:

Li K Ba Ca Na Mg Al Zn Cr Fe Ni Sn Pb H, Cu Hg Ag Pt Au

Metallid on pingeritta jirjestatud tabelis 1 esitatud standardpotentsiaalide viirtuste jirgi. Uldiselt
kirjeldatakse pingerida jdrgnevalt: 1) metallid pingereas kuni magneesiumini reageerivad veega,
sellest vesinikku vilja tdrjudes; 2) metallid pingereas alumiiniumist kuni rauani reageerivad
kuumutamisel veeauruga oksiidi moodustades; 3) metallid pingereas kuni pliini reageerivad
mitteoksiideerivate (anioonidega) hapetega’® vesiniku eraldumisega; 4) metallid vesinikust paremal
mitteoksiideerivate (anioonidega) hapetega ei reageeri; 5) pingereas vasakpoolne metall torjub
parempoolse metalli selle sooladest metallilisel kujul vilja. Léhtudes tasakaalukonstantide seostest
standardpotentsiaalidega, saab seletada suurel méédral ka metallide pingeras kirjeldatud
reaktsioonide toimumist.

Reaktsioon metall + H,O — metallihiidroksiid + H, peaks toimuma iseeneslikult
standardtingimuste korral pingereas kuni alumiiniumini (alumiinium kaasaarvatud), sest sellisel
puhul on reaktsiooni tasakaalukonstandid iihest oluliselt suuremad. Niiteks reaktsiooni 2Na(t) +
2H,0(v) — 2NaOH(vl) + Hy(g) saab poolreaktsioonist
2H,0(v) + 2e” — 20H (vl) + Ha(g) °=-0,828V
kahega korrutatud poolreaktsiooni
Na'(vl) + ¢ — Na(t) °=_2710V
lahutamisel, andes reaktsioonile vastava elemendi standardpotentsiaaliks £° = 1,882 V. Paraku tekib
kiisimus, miks reaalselt reageerivad metallid veega hiidroksiidi andes kuni magneesiumini (ja
magneesiumgi ainult vihesel mééral), kuigi vastav standardpotentsiaal on tugevalt positiivne ka
nditeks alumiiniumi jaoks? Alumiiniumi puhul on takistuseks selle pinnal olev tihe Ohuke
oksiidikiht. Kui alumiiniumitiikilt oksiidikiht hdvitada (nt vesinikloriidhappega v3i vahest isegi
kriimustamisega) ning viia see kokkupuutesse elavhdbedaga, hakkab see moodustama
alumiiniumiga amalgaami (elavhobesulamit). See vdimaldab alumiiniumi aatomite kiiret transporti
sulami sisemusest sulam/vesi piirpinnani ja amalgaami koostises aluminiium tdepoolest reageerib
veega. Amalgaami moodustamise tottu on keelatud ka elavhobedat sisaldavate esemete (nt
elavhdbetermomeetrid) viimine lennukitesse: kuna viikese tihedusega alumiinium (2,7 g/cm’) on
levinud komponent lennukisulamites, kujutaks elavhobe pardal turvariski. Magneesiumi reaktsioon

veega toimub kokkupuute jérel vdhesel médral ja sedagi ainult kokkupuute alguses mdnevdorra

"Tuntuimad oksiideerivad happed on limmastikhape ja kontsentreeritud vézivelhape.
177



sarnasel pohjusel: reaktsiooni kdigus moodustuv magneesiumhiidroksiid on praktiliselt
mittelahustuv ja kipub jddma tiheda kihina magneesiumi pinnale.

Mitteokstideerivate hapete puhul on iiheks poolreaktsiooniks vesinikioonide redutseerumine
vesinikuks:
2H'(v]) + 2¢” — Ha(g) E°=0V
Seega saabki eelpooltoodud poolreaktsiooni sisaldav reaktsioon metalliga toimuda
standardtingimustes ainult juhul, kui metalliiooni standardpotentsiaal on vdiksem kui 0.
Sageli kasutatakse metallide pingerida ka médramaks, milline metall on vdimeline lahusest teise
metalli iooni vélja torjuma. See efekt lahtub samuti otseselt standardpotentsiaalide erinevusest.
Niiteks poolreaktsioonide
Zn* (vl) + 2¢” — Zn(t) E°=-0,763 V
Ag'(vl) +e — Ag(t) E°=0,799 V
kombineerimine annab reaktsiooni
2Ag (V) + Zn(t) — 2Ag(t) + Zn* (v]) E°= 1,562 V
Vastupidises suunas toimuv reaktsioon annaks muidugi vastupidise mérgiga standardpotentsiaali:
2Ag(t) + Zn* (vl) — 2Ag"(v]) + Zn(t) E°=-1,562V
Nonda saabki iihest suurem tasakaalukonstant olla reaktsioonidel, kus pingereas vasakpoolsem

(aktiivsem) metall torjub lahustest vilja viahemaktiivsema metalli.
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Lisamaterjal: elektrokeemia mdnedest termodiinaamilistest aspektidest

Gibbsi vabaenergia omab {iihte aspekti, mida me siiamaani vaadelnud ei ole: nimelt on reaktsiooni Gibbsi
vabaenergia muutus ka maksimaalne kasulik t66 (ehk mittepaisumistdd), mida reaktsiooni abil konstantsel rdhul ja
temperatuuril 18bi viia saab. Reaktsiooni entalpiamuutu AH v3ib vaadelda koosnevana vabaenergiast AG, mille arvelt
saab teha kasulikku t66d, ja osakeste korratus liikumises avalduvast seotud energiast TAS, mille arvel kasulikku t66d
teha ei saa ning mis hajub reaktsiooni kdigus paratamatult iimbrusesse:

AH = AG + TAS

Seega néditab reaktsiooni Gibbsi vabaenergia muutus muuhulgas ka seda, kui palju on vdimalik maksimaalselt
keemilisest vooluallikast elektrienergiat kétte saada. Praktikas on kiill need arvud teoreetiliselt arvutatust reeglina
véiksemad.

Vabaenergia muudu mdistet kasutades saab tuletada ka eelpooltoodud valemid (8.2) ja (8.3). Nimelt, » mooli
elektrone teeb potentsiaalide vahe E ldbimise korral t66d W (vordne Gibbi vabaenergia muuduga), mis on vdrdne
elektronide summaarse laengu ja potentsiaalide vahe E korrutisega. Kuna iihe elektroni laeng on —e, siis mooli
elektronide laeng on — eN, ning n mooli poolt tehtud t66 avaldub jargnevalt:

W = —neN,E = AG
Kuna korrutis eN, on Faraday konstant (Faraday arv) F, saab eelneva valemi vélja kirjutada ka lihtsamalt:
AG = —nFE 8.4)

Kasutades valemit (8.4) standardtingimustel (E° ja 4G°), vaib selle vordsustada tasakaalukonstanti Gibbsi
energia muuduga siduva valemiga (6.4) keemilise tasakaalu materjalist, millest tasakaalukonstandi avaldamisel saabki
valemi (8.2). Valemi (8.2) kasutamisel tuleb kiill arvestada, et selle kasutamiseks peab kisitlema selles leiduvat n-i
mitte kui moolide arvu (iihikuga suurust), vaid kui reaktsioonivOrrandi jargi iilekanduvat elektronide arvu (ithikuta
suurust), sest juba valem (6.4) on tuletatud sellist kokkulepet jérgides.

Nernsti vorrandi (8.3) tuletamiseks on vajalik lihtsalt valemi (8.4) kombineerimine valemiga (6.5):
—nFE = —nFE° + RT - In(Q)
Selle valemi lébijagamisel —nF-ga saamegi Nernsti vOrrandi.

Elektrokeemiliste potentsiaalide liitmise ja lahutamise reeglid tulenevad sellest, et vabaenergiaid saab
olekufunktsioonina liita ja lahutada tdpselt samasuguste reeglite kohaselt nagu entalpiaidki. Kui nditeks vask torjub
hobeda vilja lahusest ja toimub reaktsioon Cu + 2Ag" = Cu®" + 2Ag, siis on vastavalt vorrandile (8.4) vilja kirjutatud
poolreaktsioonide standardentalpiad jargnevad:

1) Cu**(vl) + 2¢” — Cu(t) AG,°=-2FE°
2) Ag'(vl) + e — Ag(t) AG,°=-FE,°
3) Cu(t) + 2Ag"(vl) — Cu*'(v]) + 2Ag(t)
Selleks, et saada Oiget summaarset reaktsiooni 3), tuleb 2-ga korrutatud 2) poolreaktsioonile liita —1-ga
korrutatud 1) (ehk lahutada sellest poolreaktsioon 1)). Samamoodi tuleb teha ka nende Gibbsi vabaenergia muutudega:
AGS = 2AG) — AGY = —2FE3J + 2FE{ = —2FE3
Kui jagada eelnev vorrand 1dbi —2F-iga, saame, et:
EY =E3 —E?

See seletabki, miks poolreaktsioonide kombineerimisel keemiliseks reaktsiooniks muudab poolreaktsiooni

lahutamine (negatiivse arvuga korrutatud poolreaktsiooni liitmine) kiill potentsiaali mérki, ent reaktsiooni kordajaga

korrutamine ei muuda potentsiaali suurust. Kuigi esitatud puhul demonstreeriti seda pdhimotet ainult iihe nditega, on
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see tegelikult ldhtuvalt reaktsiooni kéigus liidetavate ja lahutatavate elektronide arvu vordsusest iildkehtiv koigi
elektrokeemiliste reaktsioonide kohta.

Veidi keerukamaks muutub olukord siis, kui on vaja kombineerida kaks poolreaktsiooni kolmandaks
poolreaktsiooniks. Sellisel puhul tuleb ka elektronide arvudega arvestada ning kasutada vabaenergiate liitmist. Naiteks

on vaja saada poolreaktsiooni 3) poolreaktsioonidest 2) ja 1):

1) Fe**(vl) + 3¢ — Fe(t) AG,°=-3FE,°
2) Fe*'(vl) + 2e” — Fe(t) AG,°=-2FE,°
3) Fe’'(vl) + e — Fe*(v]) AG;°=—FE;°

Sellisel puhul tuleb esimesest vorrandist lahutada teine vorrand:
AGY = AGY — AGY = —3FE? + 2FE) = —FE}
Pérast seose ldbijagamist —F-ga, avaldame £;°:
E{ =3E? —2E9 =3-(—0,037V) —2-(—0,447V) = 0,783V
Nagu niha, on niimoodi arvutatud tulemus péris heas kooskdlas tabelivdirtusega (0,771 V) ja vidikene erinevus ldhtub

toendoliselt algandmete parinemisest monevorra erinevatest allikatest.

Elektrollus

Kuigi positiivse vabaenergiaga reaktsioonid iseeneslikult saaduste suunas ei toimu, saab
neid panna toimuma elektrivoolu abil elektroliiiisiks kutsutava protsessi kdigus elektroliiiisirakus.
Elektroliitisirakk koosneb harilikult ainult iihest elektroliiiiti ja kahte elektroodi sisaldavast
elektroodiruumist. Elektroliitisi puhul rakendatakse elektroodidele vélisest vooluallikast piisav
isevoolulisele reaktsioonile vastassuunas tod0tav pinge, et panna reaktsioon toimuma
mittespontaanses suunas. Kui iseeneslikult toimub niiteks reaktsioon nullvoolupotentsiaaliga
2H(g) + O2(g) — 2H,0(v) E=1229V
siis tuleb rakendada reaktsiooni vastassuunda pddramiseks elektroliiiisil pinget vihemalt 1,229 V.”
Praktikas tuleb reaktsioonide arvestataval méidral pooramiseks rakendada siiski teoreetilisest
vadrtusest suuremat pinget, mida nimetatakse iilepingeks (seetdttu on vee elektroliilisiks rakendatav
pinge  plaatinaelektroodil ~minimaalselt 1,8 V  kandis). Ulepinge on reaktsiooni
aktivatsioonibarjddrist tingitud néhtus.

Ka elektroliiiisi puhul toimub katoodil alati redutseerumine ning anoodil oksiideerumine.

Kuna reaktsioon tuleb elektroliiiisirakus toimuma panna mittespontaanses suunas, on katoodi mérk
negatiivne (seotud vooluallika negatiivse poolusega) ja anoodi mérk positiivne (seotud vooluallika
positiivse poolusega). Galvaanielemendis on need mérgid teatavasti vastupidised.

Koige lihtsam on elektroliiiis sulatatud soolade puhul. Tahkete soolade puhul elektroliitis ei
toimi, sest ioonid ei saa neis olulisel médral litkuda ja need ei juhi elektrit. Ent nt sula NaCl

elektroliiiisi puhul on katoodreaktsioon

7 Sisuliselt tuleb rakendatava pingega kompenseerida reaktsiooni positiivne Gibbsi energia.
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2Na'(v) + 2¢” — 2Na(v)

ja anoodreaktsioon

2CI(v) — Cly(g) + 2

Kui sama reaktsioon viia 1dbi NaCl lahuses, siis tuleb arvestada vee juuresolekuga. Katoodil voiks
pohimatteliselt toimuda poolreaktsioonid (valime pH = 7, sest NaCl annab neutraalse lahuse, muus
osas kehtivad standardtingimused):

Na'(vl) + ¢ — Na(t) E=-2710V

2H,0(v) + 2e” — Ha(g) + 20H (vl) E=-0414V

(Viimase reaktsiooni asemel voiks pdhimdtteliselt kirjutada ka poolreaktsiooni 2H (vl) + 2¢ —
Hy(g) E =—0,414 V, kuigi H' ioone on pH = 7 juures vihevditu)

Anoodil voiksid toimuda poolreaktsioonid:

2ClI(vl) = Cly(g) + 2¢ E=-1358V

2H,0(v) — Ox(g) + 4H'(v]) +4e E=-0,815V

Uldreeglina on kergem voolu abil toimuma panna positiivsema potentsiaaliga reaktsioon ja
viga negatiivsete potentsiaalidega reaktsioonide toimumiseks ei ole vdimalustki, sest vdiksema
potentsiaalide vahe juures toimuma hakanud reaktsioon muutub vahe suurendamisel ainult
intensiivsemaks ja domineerib seega nagunii. Kuna Na' redutseerumise ja Cl~ oksiideerumise korral
oleks elemendi potentsiaal (—4,068 V) oluliselt negatiivsem kui vee elektroliiiisipotentsiaal —1,229
V (ja thtlasi ka nullvoolupotentsiaal pH = 7 juures), siis hakkab piisava pinge rakendamisel
toimuma hoopis vee elektroliiiis ja sula NaCl elektroliiiisiga analoogiliselt toimuval reaktsiooni ei
toimu (selle toimumine oleks ka tisna lihtsa loogikaga vilistatav: isegi kui vesilahuses Na tekkima
juhtuks, reageeriks see momentaalselt veega ikkagi NaOH-ks). Ent iihtlasi vdib toimuda ka
reaktsioon 2Cl (vl) + 2H,0O(v) — Cly(g) + 20H (vl) + Hy(g), millele vastava elemendi potentsiaal
on —1,772 V. See voib tunduda esmapilgul ebaloogiline: miks toimub negatiivsema potentsiaaliga
reaktsioon? Pohjus on selles, et vee elektroliiiisi puhul on {ilepinge oluliselt suurem. Potentsiaalid
iseloomustavad tipselt termodiinaamikat, ent kineetikaga on seotud ainult ligikaudselt. Oige NaCl
lahuse kontsentratsiooni ja pH valikuga saab tegelikult toimuma panna ainult viimase reaktsiooni.
Seda kasutatakse to6stuslikult NaOH valmistamisel.

Nagu me eelnevalt ndgime, on soolade vesilahuste elektroliilisi tulemuste hindamine mdneti
keerukas. Moned lihtsad tildised tdhelepanekud saaab siiski teha. Nimelt, aktiivsete ehk tugevalt
negatiivsete standardpotentsiaaliga metallide (iildiselt kuni Al) soolade vesilahuste elektroliiiisi
puhul eraldub katoodil vesinik ning metalliioonidega ei juhtu lahuses midagi. Keskmise
aktiivsusega metallide soolade vesilahuste puhul eraldub katoodil nii vesinikku kui moodustub ka
metall. Viheaktiivsete metallide soolade vesilahuste elektroliiiisili moodustub katoodil peaaegu

taielikult metall. Halogeniidide ioonid (Cl°, Br, I') oksilideeruvad inertse anoodi (elektroodi, mis ise
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el reageeri, nt Pt voi grafiit) peal lihtaineteks. Viga madalate halogeniidide kontsentratsioonide
korral toimub anoodil eelistatult hapniku eraldumine veest. Lahjendatud lahustes sulfaat- ja
nitraatioonid elektroliiiisil ei reageeri ja anoodil eraldub hapnik.

Elektroliiiis leiab kasutust paljude ainete valmistamisel. Elektroliitisil toodetakse lihtaineid
Al, Li, Na, K, Mg, Ca, Cl,, F, ning samuti ka paljusid iihendeid (lisaks NaOH-le nt ka kloraadid).
Na saab katte sulatatud NaOH elektroliiiisil, mille kdigus eraldub Na, H,O ja O, (kui veel dnnestub
anoodilt katoodini liikuda, siis reageerib see kdrvalreaktsioonina kiill omakorda tekkinud Na-ga).
Samuti saab elektroliiiisi teel metalle, niditeks Cu, ka puhastada. Vee elektroliilis voimaldaks
pohimotteliselt salvestada energiat vesinikku ja kasutada saadud vesinikku hiljem kiitusena (nn
vesinikuenergeetikas). See oleks tiks voimalik lahendus iisnagi tiillikale
energiasalvestusprobleemile, mida péikese- ja tuuleenergia laialdasem kasutuselevott paratamatult
tekitaks. Kahjuks ei ole aga vesinik energiakandjana mugavuselt fossiilsete kiitustega vordvairne.

Levinud elektroliiiisi rakendus on galvanosteegia chk elektrokeemiline katmine. Selle
protsessi kdigu sadestatakse dhuke metallikiht elektroliiiitiliselt objektile, kusjuures elektroliitidiks
on sadestatava metalli ioone sisaldav vesilahus, mille ioonid sadenevad kactavale esemele

(katoodile).

Kui palju voolu on vaja d6opédevas 10 000 kg metallilise raua (Fe) tootmiseks sulatatud Fe,O3-st?
Aatommassid on: Fe — 55,85 ja O — 16,00. Uhe mooli elektronide laeng on 96 500 kulonit (Faraday
konstant).

A.6x10° A

B.6x10° A

C.6x10*A

D.6x10° A
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Lahendus

Ulesanded, mis puudutavad nii elektroliiiisil saadavaid ainekoguseid kui ka galvaanielementide
materjalidest kéttesaadavaid voole, on sisuliselt molaararvutused elektronidega. Voolutugevus / on
juhi ristldiget ajavahemikust ldbiv laeng g, mis konstantse voolutugevuse korral on kirjutatav

lihtsalt kui

I==
t

Selles iilesandes on kiisitud voolutugevust. Raua massi abil on kerge médrata selle valmistamiseks
kuluvat laengut. Nimelt, iga Fe-iooni redutseerimiseks kulub kolm elektroni:

Fe’" +3e — Fe

Kuna me teame mooli elektronide poolt kantavat laengut, siis on redutseerimiseks kuluva laengu

véljaarvutamine lihtne molaararvutus:

1000g 1mol 3 mol(e) 96500C

q=10000ke == Z5 85 g Tmol (Fe) 1mol

~ 5,18-10'°C

Kuna iihes 66pdevas sisaldub

t=24h-60min- 00 ~ 8,64-10%*s
1h  1min
siis on voolutugevus jargmine:
:5,18-1010Cz6_105A
8,64 -10%s

Seega on dige vastus D.

Puhast vett on raske elektroliilisida vee véikese elektrijuhtivuse tottu. Vadvelhappe, NaOH voi
indiferentse soola (nt Na,SO4, mis ise vee elektroliiiisi kédigus dra ei reageeri) lisamine on vajalik
laengute lilekande kergendamiseks.

a) Kirjuta katoodil toimuv poolreaktsioon ja anoodil toimuv poolreaktsioon, kui elektroliiiisitakse i)
H,SOy lahust, ii) NaOH lahust, iii) Na,SO,4 lahust. Arvesta, et vee elektroliilisil happelises lahuses
osalevad H'-ioonid, lecliselises lahuses osalevad OH -ioonid ja koikides iilalmainitud
keskkondades on vdhemalt {iheks protsessiks kas vee redutseerumine voi okstideerumine.

b) Kas pikaajalisel elektroliiiisil (kui lahust pidevalt segatakse) suureneb, viheneb voi jadb samaks
i) vddvelhappe lahuse pH, ii) NaOH lahuse pH, iii) Na,SO,4 lahuse pH? Vastuseid pdhjendage.
Lahendus
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a) Pohimotteliselt tuleb selles tlilesanded kirjutada poolreaktsioonide vorrandid lahuses arvukalt
leitavate ioonide kohta ja neutraalse vee puhul, kus nii H" kui ka OH  on vihe, kasutada mdlemas
poolreaktsioonis vett.

i) anood: 2H,0(v) — Ox(g) + 4H' (V) + 4~

katood: 4H (vl) + 4¢- — 2Hax(g)

ii) anood: 40H (vl) — 2H,0(v) + O,(g) + 4e~

katood: 4H,0O(v) + 4~ — 2H,(g) + 40H (vl)

iii) anood: 2H,0(v) — Ox(g) + 4H (vl) + 4¢”

katood: 4H,O(v) +4e” — 2H(g) + 40H (vl)

b) i) Viheneb, sest happe hulk jiib samaks, aga lahuse ruumala viheneb, seega suureneb [H'].

ii) Suureneb [OH ] lahuse ruumala vihenemise tottu.

iii) Jdab samaks, sest [H'] = [OH ]

Korrosioon ja korrosioonitdrje

Korrosioon on metallide hdvinemine (oksiideerumine) i{imbritseva keskkonna mojul
toimuvate keemiliste reaktsioonide kiigus. Veevabades keskkondades toimub keemiline
korrosioon, milleks on niiteks raua oksiideerumine kuiva hapniku toimel. Praktikas on rohkem
levinud elektrokeemiline Kkorrosioon, mis toimub niisketes keskkondades. Elektrokeemiline
korrosioon toimub kergemini siis, kui metall sisaldab erinevaid lisandeid, mistottu korrodeeruvad
iilipuhtad metallid raskemini. Levinuim elektrokeemilise korrosiooni ndide on muidugi raua
roostetamine, mida kujutab joonis 3. Rauarikka sulami pinnale sattunud veetilgas lahustunud ioonid
toimivad elektroliiiidina. Tilga piirpinnal moodustub katood (harilikult mingi sulamis sisalduv
lisand, terase puhul nt Fe;C vai grafiit), millel toimub hapniku redutseerumise poolreaktsioon:

O1(g) + 4H'(v]) + 4¢- — 2H,0(v)

Selleks reaktsiooniks vajalikud elektronid voetakse raua aatomitelt tilga keskmises osas, mis
lahevad lahusesse ja tekitavad tilga keskosas olevasse metalli seega augud:

Fe(t) — 2¢” — Fe*'(vl)

Summaarselt toimub jargmine reaktsioon:

2Fe(t) + O(g) + 4H'(vl) — 2Fe* (v]) + 2H,0(v)

Tilga sisemuses leiduv lahustunud hapnik oksiideerib Fe*" ioonid Fe*" ioonideks:

4Fe* (vl) + O4(g) + 4H'(v]) — 4Fe*"(v]) + 2H,0

Fe’™ ioonid sadenevad omakorda hiidroliiiisi kdigus hiidraatunud raud(Il)oksiidina ehk lihtsalt
roostena:

4H,0(v) + 2Fe** (v]) — 6H (v1) + Fe,05-H,0(t)
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Kuna kokkuvottes vabaneb sama palju vesinikioone kui neeldub, on nende roll kataliititiline. Koigi
eelnevate reaktsioonide summaks on jargnev reaktsioon:

4Fe(t) + 305(g) + 2H,0(v) — 2(Fe,05-H,0)(t)

Joonis 3. Raua elektrokeemiline korrosioon.

Leidub palju viise metallide korrosioonitdrjeks. Kdige lihtsam on katta metallipind vérviga,
mis takistab vee ja Ohuhapniku juurdepéddsu. Sageli kasutatakse ka metalli katmist tsingi voi
kroomiga. Kuigi tsink ja kroom on rauast aktiivsemad, on need sarnaselt alumiiniumile kaetud
tiheda ohukese kaitsva oksiidikihiga ja puhtal kujul seetdttu ei korrodeeru. Kui selliselt kaetud
pinda kriimustada ning paljastada selle all leiduv raud, siis hakkab aga korrodeeruma just tsingist
voi kroomist kiht, sest negatiivsema standardpotentsiaaliga aktiivsem metall kéitub anoodina ja
loovutab elektrone rauale, kaitstes samas nii rauda oksiideerumise eest. Katmisprotsessi ennast
nimetatakse galvaniseerimiseks (eriti tsingi puhul) ning seda viiakse sageli 1dbi elektrokeemilise
sadestamisena (galvanosteegia) vOi kastetakse ese lihtsalt sulas olekus tsingi sisse. Monikord (nt
konservikarpide sisemise kihi tinatamisel) kasutatakse siiski ka katmist vihemaktiivsema
mittekorrodeeruva metalliga, ent sellise katte kriimustamise jdrel hakkab korrodeeruma just
aktiivsem metall ehk raud. Suuri metallpindu (laevakered, mahutid ja torujuhtmed pinnases jms) ei
saa galvaniseerida, mistottu kasutatakse katoodkaitset: need iihendatakse negatiivsema
standardpotentsiaaliga metalli plokiga (nt magneesium), mida nimetatakse ohveranoodiks. Raud ise
ei saa hakata korrodeeruma enne, kui ohveranood on korrodeerunud, sest ohveranoodilt voolab
rauale elektronide liig, mis takistab raua aatomitel enda elektrone loovutada. Tuntakse ka
korrosiooni aeglustavaid korrosiooniinhibiitoreid, mis lisatakse korrodeerivale keskkonnale
(lahusele). Samuti kasutatakse roostevaba terast. Roostevaba teras on lihtalt suure
kroomisisaldusega rauasulam, millele moodustub ténu sellele sarnaselt puhtale kroomile metalli

kaitsev 6huke Cr,O; kelme.

Naidistlesanne 6 (1JSO 2013)
Raudtorude korrosioon ilmneb vee juuresolekul. Sellise korrosiooni ennetamiseks on raudtorud
tavaliselt kaetud galvaniseerimise teel mone teise elemendiga, nditeks magneesiumiga.
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Milline jargnevatest véidetest on korrektne?

A. Katmata raudtoru korrosiooni kéigus vesi oksiideeritakse; galvaniseerimisel on raud anood.

B. Katmata raudtoru korrosiooni kdigus hapnik redutseeritakse; galvaniseerimisel on raud katood.
C. Katmata raudtoru korrosiooni kidigus raud oksiideeritakse; galvaniseerimisel sadestatakse
magneesium anoodile.

D. Katmata raudtoru korrosiooni kidigus raud redutseeritakse; galvaniseerimisel sadestatakse
magneesium katoodile.

Lahendus

Elektrokeemilisel galvaniseerimisel (elektrokeemilisel katmisel) sadestatakse magneesium kindlasti
katoodile (magneesiumi metallina sadestamiseks peab toimuma magneesiumiioonide
redutseerumine, mis saab toimuda ainult katoodil). Korrosiooni kdigus hapnik redutseerub (ehk

redutseerija redutseerib hapniku). Seega on dige vastus B.

Keemilised vooluallikad

Teatavasti on galvaanielemendid levinud vooluallikad. Primaarpatareideks (konekeeles
patareideks) kutsutakse vooluallikana kasutatavaid galvaanielemente, mida ei saa uuesti laadida ja
mis tuleb pérast kasutamist seetdttu minema visata. Sekundaarpatareideks (konekeeles akudeks)
nimetatakse keemilise vooluallikana kasutatavaid galvaanielemente, mida saab korduvalt laadida.
Levinud primaarpatarei tlitipides on redutseerijaks harilikult Zn ning oksiideerijana kasutatakse
MnO, véi Ag,0. Sekundaarpatareidest on tuntud nédide harilikult autoakuna kasutatav pliiaku. On
olemas liitiumioonakud, mida rakendatakse siilearvutites, mobiiltelefonides ja elektriautodes (nt
kasutavad liitiumioonakusid ka meedias palju kajastust leidnud Tesla Motorsi mudelid).
Liitiumioonakude eeliseks on Li vdga negatiivne redokspotentsiaal, mis voimaldab toota korget
pinget andvaid elemente, ja Li viikesest aatommassist ldhtuv korge energiatihedus (massiiihikust
patareist kéttesaadav elektrienergia hulk). Fossiilsete kiituste energiatihedusega vorreldes on paraku
kill ka parimate akude energiatihedus vidike ning need sisaldavad kallivditu ja piiratud
kittesaadavate varudega keemilisi elemente, olles {ihtlasi soovitust lilhema elueaga (elektriautode
norkused tulenevadki otseselt akude puudulikest omadustest). Seetdttu on paremate akude
véljatodtamine ka viga aktiivse teadusliku uurimistdo valdkond, kuigi nii moneski aspektis, nditeks
energiatiheduse koha pealt, ei ole vdimalik akudega fossiilsete kiitustega sama heale tasemele

jouda.

Kliinilistel ning uurimist66 eesmarkidel kasutatakse {iha enam implanteeritud siidameriitmureid ja
seetdttu on iiha enam kiirenenud selliste energiaallikate arendamine, mida saab kasutada

186



bioloogilises materjalis. Selle eesmargiga ,,istutatakse* tsink ja plaatina elektrood keha kudedesse ja
formeerub ,,biogalvaaniline element®. Millise aja moddumisel tuleb 4,5 g kaaluvat tsink elektroodi
vahetada kui sellest elemendist voetakse voolu 3,5 mA? {Tsingi aatommass on 65; Faraday
konstant F = 96485 C/mol}.

A. 26,3 tundi

B. 52,8 tundi

C. 128,6 tundi

D. 1060,3 tundi

Lahendus

Sellise iilesande saab lahendada analoogiliselt esitatud néidisiilesandele 4. Tuleb eeldada, et
elementi peab vahetama alles pirast tdielikku tsingi okslideerumist. Tsingi laengu muutus

reaktsiooni tottu oleks:

I mol 2mol(e) 96485C

~1,336-10%C
65g 1mol(Zn) 1mol

q=45g-"

Seega peab konstantse 3,5 mA voolu korral tsinkelektrood kestma

q 1336-107*C 6
7= T =3817-10°s = 1060 h

1000 mA

Kiituseeleement tootab sarnaselt galvaanielemendile, ent selles kasutatakse kiituse pidevat

3,5mA -

labijuhtimist. Kiituseelemendid vdimaldavad saavutada oluliselt suuremat energiamuundamise
kasutegurit kui lihtsalt kiituse polemisel tootav soojusmasinad, mistdttu loodetakse
kiituseeleementidele olulist kohta tuleviku energeetikas. Enamik kiituseeleemente to6tavad vesiniku
baasil, kuigi moned kiituseeleementide tiilibid on sobilikud ka muude kiituste kasutamiseks.
Kiituseelement on vélja pakutud vesinikuenergeetikas téhtsal kohal seetdttu, et vesiniku
rakendamisel soojusmasinates (vesiniku pdletamisel ja eralduva soojusenergia mehaaniliseks to0ks
muundamisel) oleks energiakaod védga suured ja sellisel puhul ei omaks vesinikuenergeetika
toendoliselt mdtet. Kuigi kiituseeleemendid on {isna vana tehnoloogia, pirinedes 19. sajandi
algusest, ei ole nende kasutamine monedest spetsiifilistest rakendustest (nt kosmoses) eriti
kaugemale levinud, sest fossiilsete kiituste kasutamine on osutunud mugavamaks. Kuna iileminek
fossiilsetelt kiitustelt taastuvenergiallikatele on siiski vajalik, on viimasel ajal kiituseelementide
arendamine sarnaselt akutehnoloogia arendamisele muutunud véga populaarseks uurimissuunaks.
Nii monedki kiituseelementide parameetrid on juba rahuldavalt head, ent reeglina
kiituseelementides kasutatavad Pt kogused ajavad siiski nende hinna korgeks ning samuti esineb
muid probleeme (nt vastupidavus). Energiakaod on akude kasutamisel energia salvestamiseks

samuti palju vidiksemad kui mitmeetapilisel elektrienergia salvestamisel vesinikku, vesiniku
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sédilitamisel/transpordil ja muundamisel kiituseelemendis uuesti elektrienergiaks. Samas voib

vesiniku energiatihedus (nt veeldatuna) oluliselt akude oma iiletada.
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9. Aatomorbitaalid ja keemiline side

Koostanud Jorgen Metsik
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Aatomite struktuurist

Fiitisik Louis de Broglie pakkus 1924. a oma doktoritods vilja, et lisaks footonitele kéituvad ka
teised osakesed iiheaegselt laine- ja osakeselaadsetena ning footonite kohta kehtiv impulssi p,

Plancki konstanti / (% = 6,63-10°* J-s) ja lainepikkust 4 siduv seos

on iildistatav kdigile osakestele.*® Teise tuntud fiiiisiku, Peter Debye muuseas Seldud mirkus
(sellest, et kui osakesed kdituvad lainetena, siis peaks olema vdimalik kirjutada nende kohta
lainevdrrandi) inspireeris Erwin Schrodingeri vélja motlema Schrodingeri vorrandina tuntud
lainevorrandit osakeste kohta. Vorrandi enda lahendamine osutus keerukaks,®' ent selle vorrandi
lahendid seletasid hésti energiatasemeid aatomis: Schrodingeri vorrandi pohjal ennustatud vesiniku
aatomi energiatasemed sobisid kokku spektroskoopiliselt saadud tulemustega. 1927. aastal jalgiti
elektronide difraktsiooni, mis kinnitas, et elektronid tdepoolest kiituvad ka lainetena.™ Kuigi ka

Niels Bohri mudel (http://en.wikipedia.org/wiki/Bohr model) seletas vesiniku aatomi

% Makromaailma objektidele saab samuti de Broglie lainepikkusi arvutada, ent need on tiihiselt viikesed.
8 Schrodinger ei olnud ise vdimeline oma vdrrandit vesiniku aatomi kohta lahendama ja pidi matemaatikust
sobralt abi paluma!
%2 Oigetes tingimustes on jilgitud isegi selliste molekulide nagu Cg, difraktsiooni, nii et osakeste laineloomus
on jilgitav isegi Uisna suurte molekulide korral. Teravat piiri fikseeritud asukohaga osakeste ja laineliselt
kiituda voivate osakeste vahel teatavasti ei esine.
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energiatasemeid, siis sai erinevalt Bohri mudelist Schrodingeri vorrandist ldhtuvat késitlust
rakendada vesiniku aatomist keerulisematele aatomitele ja molekulidele. Samuti osutus Bohri
mudel mitmes aspektis aatomi kirjeldamisel puudulikuks. Mitmeelektroniliste slisteemide puhul ei
saa kiill Schrodingeri vorrandile matemaatiliselt tidpset lahendust leida, ent teatavate eelduste
rakendamise korral on see siiski ligikaudselt lahendatav.

Schrodingeri vorrandi lahendamine aatomis leiduva elektroni kohta annab elektroni
iseloomustava lainefunktsiooniks nimetatava suuruse, mida kutsutakse aatomis paikneva elektroni
jaoks aatomorbitaaliks. Schrodingeri vorrand kirjeldab lainefunktsiooni muutumist etteantud
tingimustel, ent lainefunktsiooni olemust see vorrand ei selgita. On joutud jéreldusele, et

lainefunktsioon ise ei vasta otseselt tihelegi flilisikaliselt moddetavale suurusele. Ent tildtunnustatud

tolgenduse (Borni tdlgendus) jérgi on lainefunktsiooni ruut vordeline elektroni leidmise

tdendosustihedusega (tdendosusega antud ruumiosa kohta). Kuna lainefunktsiooni ruut mingis

ruumiosas on vordeline elektroni leidmise tdendosusega, siis iseloomustab aatomorbitaal antud

ruumiosas elektroni leidmise tdendosust. Aatomorbitaali ndol on tegemist seisulainega (laine iga

punkt vongub kindla amplituudiga). Analoogilised seisulained tekivad juhul, kui laine litkumine on
ruumis piiratud, nditeks otstest kinnitatud kitarrikeeles vo1 vonkuvas trummis:

http://en.wikipedia.org/wiki/Atomic_orbital#Qualitative understanding_of shapes

Hea ndide seisulainetest on ka Chladni kujundid: kui raputada niiteks liiva vOnkuvale
plaadile, siis moodustuvad soltuvalt plaadi vOnkesagedusest sellele mustrid, sest liiv koondub
peamiselt mittevonkuvatele piirkondadele plaadil, kus on seisulaine nullkoht.

http://www.youtube.com/watch?v=CGiiSIMFFII

Orbitaalide puhul on oluline tdhele panna, et tegemist ei ole reaalsete objektide voi

~tuhimikega™ aatomi fimber, millele elektrone paigutada saab! Obitaal on pigem kindel olek, mida

elektron voib kvantmehaanika reeglite kohaselt aatomis omada. Orbitaalid néitavad elektronide
paiknemiste voimalikke tdendosusi ldhtuvalt osakeste vahel mojuvatest joududest ja nende
laineloomusest. Périselt trajektoorina ei saa samas orbitaali késitleda, kuigi oluline sarnasus
orbitaali ja trajektoori vahel on olemas,® sest lihtuvalt elektroni laineloomusest ei ole selle impulss
ja asukoht Heisenbergi médramatuse printsiibi jargi® samaaegselt tipselt madratletavad. Kui
lainefunktsioon oleks kirjeldatav iihe lihtsa siinuselise funktsiooniga, siis omaks see kindlat
lainepikkust (ja vastavalt de Broglie seosele seega ka kindlat impulssi), ent oleks tdiesti mddramatu

asukohaga. Kui aga selliseid erineva lainepikkusega laineid omavahel kokku liita, siis moodustab

% Orbitaali mdiste tuleneb analoogiast orbiidi mdistega Piikese iimber tiirleva planeedi puhul.
$Uldiselt antakse see kui osakese x-teljelise ruumikoordinaadi ja impulsi standardhélvete korrutis 0,0, = 7/2,
milles 7 = h/2x.
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tekkiv interferentsimuster lainepaketi, milles osakese leidumise tdendosus on kindlas kitsas
ruumipiirkonnas oluliselt suurem, aga lainepikkus jéllegi ebatépselt madratud:

http://en.wikipedia.org/wiki/Uncertainty_principle#mediaviewer/File:Sequential superposition_of

plane_waves.gif

PShikooli keemias rédgitakse elektronkihtidest, ent tdpsemas késitluses koosnevad need
erinevatest aatomorbitaalidest. Aatomorbitaale jaotatakse s-, p-, d- ja f-orbitaalideks, millel on
iseloomulikud kujud. Kuigi aatomite puhul langeb elektroni leidmise tdendosus maksimumist
eemaldudes sujuvalt ja orbitaalide piirid on hdgusad, saab teatava tdendosustiheduse piirpinna
vadrtuseks defineerimisel (harilikult nii, et piirpinna sees on elektroni leidmise tdendosus 90%)
kujutada ka orbitaalide kujusid. Joonisel I ongi toodud mdnede niimoodi saadud orbitaalide kujud,
joonisel 2 14bildiked orbitaalide tdendosustihedustest.

Ieas elektronkihis on kindel arv aatomorbitaale, kusjuures igas jargneva kihiga lisanduvad

kihti uut tiiiipi orbitaalid. Esimese elektronkihi moodustab iiks s-orbitaal, teise elektronkihi {iks s-

orbitaal ja kolm p-orbitaali, kolmanda elektronkihi iiks s-orbitaal, kolm p-orbitaali ja viis d-orbitaali

jne. Orbitaalid on paigutatud kindla suunaga {iksteise suhtes. d- ja f~orbitaalide kuju teadmine ei ole

meie jaoks oluline, aga s- ja p-orbitaalide iildist kuju vdiks peast teada. Saab tdhele panna, et 1) s-
orbitaal on kerakujuline ja 2) p-orbitaal on hantlikujuline ja paikneb teiste p-orbitaalide suhtes risti

(koordinaatteljestikus paikneks kolmest p-orbitaalist igaiiks piki erinevat telge).

Joonis 1. Viie esimesena tdituva aatomorbitaali kuju. Vasakult alates on kujutatud 1s-, 2s- ja kolm
2p-orbitaali. Erinevad virvid tdhistavad erinevat lainefunktsiooni mdrki. Aatomorbitaali piir on
tommatud sinna, kus lainefunktsiooni ruudu vddrtus muutub vdga viikeseks (langeb alla kindla

vddrtuse).
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Joonis 2. Kui asetada ldbi vesiniku aatomi tuuma tasand, siis on elektronide leidmise toendosus
antud tasandi punktis vordeline pildi heledusega. Uleval on tihistatud orbitaali tiiiip ja paremal
korval elektronkihi nr.

,,HAtomOrbitals.png*“, avaldatud CC BY-SA 3.0 litsentsi alusel Wikimedia Commonsi kaudu

aadressil https.//commons.wikimedia.org/w/index.php? curid=75046

Igal orbitaalil saab leiduda kuni kaks elektroni (aga voib leiduda ka iiks ja null). Uhel ja

samal orbitaalil leiduvatel elektronidel peavad olema vastassuunalised spinnid. Spinn on osakesele
iseloomulik suurus (,,spinniks” nimetatakse nii teatavat osakest iseloomustavat arvu kui ka sellega
seotud kindlat tiiiipi impulsimomentiSS). Aatomis paikneva elektroni spinni saab iseloomustada
kahe vastassuunalise (vastasmairgilise) vaédrtusega.

Pohiolekus ehk pohiseisundis aatomitel on energia madalaim (slisteem on stabiilseim).
Selleks, et kindlaks teha, millistel orbitaalidel ja mitmekaupa elektronid aatomi pdohiolekus
paiknevad, on vaja teada, millised elektronide paiknemise olekud aatomis on stabiilsemad. Vesiniku

aatomi puhul soltub energia ainult elektronkihi numbrist: mida korgema nr-ga elektronkiht, seda

korgem on energia ja ebastabiilsem aatom. Mida suurem on elektronkihi number, seda kaugemal

enamik elektrontihedusest paikneb elektroni enda poole tdmbavast aatomituumast paiknema,

seetdttu on energia kdrgem. Muude aatomite puhul ei ole olukord aga enam tépselt sama, sest

elektronide omavaheline tdukumine mojutab ka elektronide energiaid orbitaalidel! Aatomi

pohiseisundi elektronkonfiguratsiooni médramiseks saab harilikult kasutada allpooltoodud pildil
(joomis 3) antud tditumise jdrjekorda (Madelungi reegel). Sageli vididetakse keemiadpikutes, et

Madelungi reegel nditab orbitaalide energia kasvu jirjekorda. See védide on madalate aatomnumbrite

% Spinni nimetus tuleneb ingliskeelsest sdnast spin — poodrlema. Algselt arvati, et spinn on lihtsalt osakese
poorlemine, ehkki see kujutluspilt péris tépne ei ole.
192


https://commons.wikimedia.org/w/index.php?curid=75046

korral (kuni Ca-ni) iildiselt korrektne, ent kdrgemate aatomnumbrite korral monevorra eksitav.
Elektroni energia igal orbitaalil ei ole absoluutne ja soltub nii tuumalaengust kui ka teiste
orbitaalide elektroniga tdidetusest. Seetdttu eemaldatakse elektronid nditeks ioonide moodustumisel
esmalt 4s-orbitaalilt, mitte 3d-orbitaalidelt, kuigi Madelungi reeglist seda jareldada ei saaks. Lisaks
leidub ka neutraalsete aatomite seas Madelungi reeglile erandeid (nt Cu, Cr ja Pd). Aga enamike
elementide aatomite elektronkonfiguratsiooni pdhiseisundi ennustamiseks on Madelungi reegel

sobilik, mistottu on kasulik see meelde jétta.

1s

2s 2p

3s 3p 3d

4s 4p 4d 4f

5s 5p 5d 5f ...
6s 6p 6d ... ... ...

Joonis 3. Orbitaalide tditumise jdrjekord mitmeelektronilistes aatomites, kus number tihistab
elektronkihi numbrit ja tdiht orbitaali tiiipi. Joonist tuleb lugeda nii, et tditumise jdrjekord on
vastavalt: 1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 4s, 3d, 4p, 5s, 4d jne.

Nende teadmiste pohjal saab koostada elektronvalemeid. Kui tdhistame iga elektronkihti

numbriga, orbitaali tiilipi tihega (s, p, d ja f), orbitaalitiitibil olevat elektronide arvu iilaindeksiga

tdhel ja jdrjestame orbitaalide tiiibid tditumise jirjekorras Madelungi reegli alusel, siis saamegi

elektronvalemi. Néiteks vesiniku elektronvalem on lsl, heeliumi oma lsz, siisiniku elektronvalem

1s*2s?2p” ja raua elektronvalem 1s*2s*2p°3s?3p°4s®3d°. Ménikord kirjutatakse elektronvalemit ka
ainult elektronkihtide jirjekorras: nii oleks niiteks raua elektronvalem 1s*2s*2p®3s*3p°3d®4s?.
Elektronvalem niitab kui palju on elektrone mingit tiiiipi orbitaalidel kokku, ent ei niita,
millisel orbitaalil tépselt elektron paikneb ja millise spinniga elektron on. Selle niditamiseks
kasutatakse sageli ruutskeemi, kus iga orbitaali tdhistab kastike ja sama tiilipi elektronide
kastikesed paiknevad iihes plokis (sageli kirjutatakse seda nii, et hiljem tdituvatele orbitaalidele
vastavad kastikesed paiknevad k6rgema186). Spinni tihistatakse kas iiles voi (vastupidist spinni) alla

suunatud noolekesega. Kui elektronid hdivavad iihe elektronkihi sama tiilipi orbitaale, siis

kodigepealt taitub iga orbitaal the elektroniga ja alles siis, kui igal sama tiilipi orbitaalil on iiks

elektron olemas, hakkavad uued lisanduvad elektronid paiknema orbitaalidele, kus juba ks

elektron ees on. Seda seetdttu, et elektronid tdukuvad omavahel ja satuvad iihele ja samale

% Sageli viidetakse, et kdrgemale asetamine niitab orbitaalide energia kasvu, kuid nagu eelpool seletatud, on
Madelungi reeglist orbitaalide energiaid jdreldada kohati problemaatiline.
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orbitaalile paiknedes samasse ruumipiirkonda, mistottu selle oleku energia on korgem. Néiteks, kui

kolm elektroni on vaja panna 3-le p-orbitaalile, siis paigutub iga elektron iihele p-orbitaalile. Ei ole

nii, et kaks elektroni paigutuvad iihele orbitaalile, iiks iilejadv elektron ldheb teisele orbitaalile ja
iiks p-orbitaal jadb tiihjaks! Niiteid ruutskeemidest vaata fabelist 1.

Lisaks tuleb arvestada, et kui aatomis on mitu ainult {ihe elektroniga tdietud orbitaali, siis on

nendel orbitaalidel paiknevate elektronide spinnid pdhiolekus samasuunalised (Hundi reegel). See

on tingitud faktist, et samasuunaliste spinnidega elektronid ei saa paikneda samas ruumiosas ja
hoiavad iiksteisest seega kaugemal, erisuunaliste spinnidega orbitaalidel aga saavad need tulla
iiksteisele ldhemale, nende omavaheline tdukumine on suurem ja erisuunaliste spinnidega siisteemi

energia on korgem. Kui mingi kindel orbitaal tditub kahe erineva elektroniga, siis peavad kindlasti

spinnid olema vastassuunalised (1&htub Pauli keeluprintsiibist). Allpooltoodud tabelis (tabel 1) on

ndited aatomite elektronskeemide, elektronvalemite ja (osaliste) ruutskeemide kohta.
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FElement Elektronskeem Elektronvalem Osaline ruutskeem

11Na 2)8) 1) 1s%25%2p°3s! »
1»Mg 2) 8) 2) 152572p"3s* ™M
sB 2) 3) 1s2s72p’ »
™
»sNi 2) 8) 16) 2) 15°2s2p°3s’3p%4s™3d* ML ML DL A A
™~
/5P 2) 8) 5) 1s%25%2p°3s%3p’ r 1+
™~
sO 2) 6) 1s%2s*2p* MNP
™
15Cl 2)8)7) 15°25°2p°3s*3p° MNP
™
1sAT 2) 8) 8) 15%25%2p°3s%3p° MN MM
™
»sMn 2) 8) 13) 2) 1s2s2p°3s%3p°4s3d® 4 4 1 4 1
™

Tabel 1. FElektronskeemide, elektronvalemite ja osaliste ruutskeemide (viimasena tdituvate
orbitaalide jaoks, elektronvalemis esitatud rasvaselt) ndited.

Eelnev tekst orbitaalide tditumisest on pohioleku kohta. Andes aatomile energiat (nt

valgusena), muutub elektronkonfiguratsioon ja tekivad kdrgema energiaga ergastatud olekud, mille
kohta osa eelpoolmainitud reeglitest ei kehti (samasuunaliste spinnidega elektrone ei saa kiill ka
ergastatud olekus iihel orbitaalil olla). Ergastatud olekud on ebapiisivad ja aatom annab
pohiolekusse siirdudes oma energia dra (valguskvandi voi soojusena). Sellel pdhinevad mitmed aine
keemilise koostise uurimise meetodid.

Erinevate aatomite aatomorbitaalide kombineerimisel moodustuvad molekulorbitaalid, mis
vastavad keemilistele sidemetele. Aatomorbitaalid vdivad kattumisel (aatomite teineteisele 1dhedale
viimisel) anda lainefunktsiooni viirtuste kasvu tuumade vahel (st anda liitmisel suuremaid
lainefunktsiooni  véartuseid, mistottu elektroni leidmise tdendosus tuumade vahelises
ruumipiirkonnas kasvab ja tekib keemiline side) vdi teineteist kustutada (st lainefunktsioonid

kustutavad teineteist tuumade vahel ja elektroni leidmise tdendosustihedus tuumade vahel kahaneb).
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Keemilise elemendi ionisatsioonienergia (IE;) on defineeritud minimaalse energiana, mida on vaja
selleks, et eemaldada iiks véliskihi valentselektron selle elemendi aatomi pdhiolekus gaasifaasis.
Millisel jérgmistest elementidest on kdige suurem IE;? Iga elemendi aatomi elektronide
konfiguratsioon on néidatud sulgudes.

A. B (1s%25%2p") B. C (1s*2s%2p?) C. N (1s%25s%2p%) D. O (1s2s*2p")

Lahendus

Uldise reeglina ionisatsioonienergia perioodis vasakult paremale liikudes kasvab. Paraku on siin
tegemist erandiga: kuigi ldmmastiku IE; on suurem kui siisiniku oma ja siisiniku IE; suurem kui
boori oma, on hapniku IE; vdiksem kui ldammastiku IE;. Seega on dige vastus C (N, ldmmastik).
Lammastiku aatomis paiknevad koik p-orbitaalide elektronid erinevatel orbitaalidel, hapniku
aatomis on aga kaks elektroni iihel ja samal p-orbitaalil ning kaks elektroni erinevatel p-orbitaalidel.
Kuna hapniku aatomi puhul on sunnitud kaks p-elektroni iihel ja samal orbitaalil paiknema ja
ruumiliselt ldhedal paiknevad elektronid tdukuvad oluliselt, siis muudab see aatomi oluliselt
ebastabiilsemaks: hapniku aatomilt on seetdttu lihtsam {ihte elektroni dra votta kui ldmmastiku
aatomilt. Samasugune védike ionisatsioonienergia langus avaldub perioodis vasakult paremale
litkkudes ka véavli voi seleeni puhul, ent veelgi rithmas allapoole litkudes see efekt enam ei avaldu
(véliskihi orbitaalid onneis védga suured ja elektronide omavahelise tdukumise mdju vidike). Sama
efekt — ionisatsioonienergia langus perioodis vasakult paremale liikudes — esineb ka t{ileminekul Be-

st B-ni.

Elemendil on 7 elektroni. Pdhiolekus v3ib neid elektrone paigutada ls-, 2s- ja 2p-orbitaalidele

neljal erineval viisil.

» A pl L4 M
2Sﬁ 2sﬁ 2s\l_ 2s\l_
lsﬁ ls_l\ lsi lsﬁ

Vali jargnevatest variantidest KORREKTNE vastusevariant.
A. Fig 4 ja Fig 2 on korrektsed.

B. Ainult Fig 2 on korrektne.

C. Ainult Fig 1 on korrektne.
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D. Fig 3 ja Fig 4 on korrektsed.
Lahendus
Fig 1 rikub Hundi reeglit, Fig 3 Pauli keeluprintsiipi (ja on samaaegselt ergastatud olek) ja Fig 4 on

samuti ergastatud olek. Korrektne pdhiolek on ainult Fig 2, seega on dige vastus B.

Lisamaterjal: Schrédingeri vBrrandist ja selle lahendamisest

Schrdédingeri vorrand on diferentsiaalvdrrand, mille abil on vdimalik kirjeldada lainefunktsiooni muutust ajas.
Keemikuid huvitavad aga statsionaarsed tingimused (siisteemi omadused nagu energia ja osakese paiknemise
tdendosustihedus ei soltu ajast), mille puhul on laine levik ruumiliselt piiratud. Sellisel juhul tekivad seisulained.
Seisulaine kohta annab olulist informatsiooni ajast sdltumatu Schrodingeri vdrrand, mis kirjeldab igasuguseid
potentsiaaliauku kinni jddnud osakesi, sealhulgas ka aatomituumade potentsiaaliaukudesse 10ksu jadnud elektrone.
Schrodingeri vorrand koosneb kahest osakese koguenergiat méiéravast liidetavast: kineetilise energia hulka méaéravast
lainefunktsiooni teist tuletist® sisaldavast liidetavast ja potentsiaalset energiat mairavast komponendist, mis sdltub
konkreetsest jouviljast, milles osake paikneb. Mida suurem on lainefunktsiooni kumerus, seda kdrgem on kineetiline
energia Schodingeri vorrandis.

Schrodingeri vorrandi kehtivus postuleeritakse ja see ei ole rangelt vottest tuletatud. Kiill saab aga saab selle
kehtivust omamoodi pohjendada, néidates, et eeldades osakesi iseloomustava lainefunktsiooni olemasolu ning de
Broglie’ seose kehtimist on Schrédingeri vorrand kooskolas klassikalise lainevorrandi ja energia jddvuse seadusega.
Mingit seisulainet iseloomustava suuruse ¥ vOnkumist ihes ruumimddtmes saab kisitleda kahe vastassuunas liikuva
identse sageduse ja amplituudiga laine interferentsil moodustuva summana

Y(x,t) = A- [sin(kx — wt) + sin(kx + wt)]
milles 4 on esialgsete lainete amplituud, & lainearv (k = 27/), x ruumikoordinaadi viértus, ® nurksagedus ja ¢ aeg.
Trigonomeetriast 1dhtuvalt on see summa kirjutatav kui
Y(x,t) = 24 - sin(kx) cos(wt) = P (x)cos(wt)
Seega on seisulaine eraldatav ajast sdltuva cos(wt) ja ajast soltumatu [2A-sin(kx)] komponendi korrutiseks. Klassikalise
filisika jérgi kirjeldab tihes ruumimddtmes litkuvat mittedispersiivset lainet (laine, mille puhul selle leviku kiirus ei

soltu sagedusest) jargmine lainevorrand:

0*¥(x,t) 1 0%W(x,t)
ax2 w2 Qt?

Selles vorrandis on teist jarku osatuletis®® ruumikoordinaadi x jérgi vonkuva suuruse véirtust niitavast

%W(xt)
0x2
2P (x,t)

funktsioonist ¥, >
at

on analoogiliselt teist jarku osatuletis aja ¢ jérgi ning v on laine leviku kiirus keskkonnnas.
Eelnevalt méiratud seisulainet iseloomustava funktsiooni W¥(x,#) viime lainevorrandisse

9*[h(x) cos(wt)] _ 1 8%[(x) cos(wt)]

0x? v2 Jat2

Pirast tuletiste leidmist saame

¥ Teist jarku tuletis on sisuliselt tuletise tuletis, ehk tuletis funktsiooni esimesest tuletisest.
¥ Osatuletisi vdetakse mitme muutujaga funktsioonidest. Osatuletise arvutamisel mingis punktis loetakse
teised muutujad peale selle muutuja, mille jargi tuletist voetakse (antud juhul x), konstantideks ja voetakse
tuletis ainult {the muutuja jargi.
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d?y(x) w?

o - cos(wt) = o cos(wt) * P(x)
d? 2
e b =0

. ~ ars . . ) . . . .92
Ajast soltuv osa cos(wf) taandub vilja ja tuletisi saab vdljendada tinu muutujate eraldamisele teist jarku osatuletiste Py

2
asemel tavaliste teist jarku tuletistena %. Kuna nurksagedus o sdltub sagedusest fkui ® = 2xnfja on teada, et fA = v, on

lainepikkusest 4 soltuvana eelnev vorrand vilja kirjutatud jargmiselt:

d*p(x) 4n?
dx? +7-1/)(x)=0

Eelnevad seoses kehtivad klassikalise fiilisika laine kohta. Kombineerides neid kvantmehaanikale iseloomuliku dr

Broglie’ printsiibiga 4 = i/p, on tulemuseks

d*P(x)  4n?-p?
oz T Y@ =0
Kineetilise energia E) saab avaldada impulsi p ja massi m kaudu
~ my? ~ p?
KT 2 To2m

Vastavalt energia jadvusele on koguenergia E selle kineetilise energia E; ja osakese asukohast sdltuva potentsiaalse

energia V(x) summa, seega:
2

p = —_
o E—-V(x)

p =y2m(E - V(x))
Pannes niimoodi vélja kirjutatud impulsi eelpooltuletatud vorrandisse, saame
d2p(x) 8m?-m
dxz B2

See vOrrand ongi ajast soltumatu Schrédingeri vorrand ithes ruumimddtmes paikneva osakese kohta, mis kirjutatakse

[E =V =0

tavaliselt vélja taandatud Plancki konstanti 7 (7 = h/2x) kasutades jargmisel kujul:
n* d*P(x)
2m  dx?

w(x) tahistab siin lainefunktsiooni ajast sdltumatut komponenti ja iilejadnud siimbolite tdhendus on eelnevalt juba sisse

+ V()Y () = Ep(x)

toodud. Seega on Schrodingeri vorrandi aluseks lihtsalt kombinatsioon osakeste laineloomust kirjeldavast de Broglie’
printsiibist, energia jadvuse seadusest ja lainetele iseloomulikest omadustest. Varjatud kujul sisaldab Schrddingeri
vorrand ka Heisenbergi médramatuse printsiipi, mida eraldi ei olnud eelnevalt tarvis sisse tuua, sest see lahtub osakeste
laineloomusest. Kolmemddtmelises ruumis paikneva osakese jaoks on Schrodingeri vorrand sarnane, ent iga muutuja

d*P(x)

a2 asemel on osatuletiste summa iga ruumikoordinaadi jérgi.
X

soltub kolmest ruumikoordinaadist (x, y, z) ning

Schrodingeri vorrandi lahendamise pohimotteliseks tutvustamiseks sobiv ndide on themddtmelisesse 1opmatu
kdrgusega seintega (seinte omavaheline kaugus L) potentsiaaliauku kinni jadnud osakene. Ehkki see ndide on enamike
keemias uuritavate slisteemidega vorreldes liiga lihtne (véga ligikaudses lahenduses sobib see kiill vahelduvate kaksik-
ja tksiksidemetega siisinikahelaid sisaldavate molekulide spektroskoopiliste omaduste arvutamiseks), nditab see siiski
hésti, kuidas Schrodingeri vOrrandist ldhtudes jérelduvad aatomitele ja molekulidele iseloomulikud omadused. Sellise
lihtsaima potentsiaaliaugu voiks defineerida ,,Jamedapdhjalisena” ehk potentsiaalne energia vdiks omada véirtust 0, kui
x on vahemikus 0 < x < L ja oleks ldopmatu viljaspool seda vahemikku (joonis 4).

Konkreetse lihtsaima potentsiaaliaugu puhul V(x) = 0 augu piires ja
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K dw

2m  dx? = B0
N
V(x)=00 V(x)=0 V(x)=c0
Potentsiaalibarjaar| Potentsiaaliauk [Potentsiaalibarjaar

0 L X

Joonis 4. Lopmata siigav piististe seintega potentsiaaliauk.
Matemaatikud on kindlaks teinud, et sellist tiilipi diferentsiaalvorrandite lahendid avalduvad kujul
Y(x) = A -sin(kx) + B - cos(kx)
kus A4, B ja k on konstandid, mis tuleb konkreetse vorrandi jaoks veel médrata. Kuna lainefunktsioon peab
kvantmehaanika postulaatide kohaselt muutuma sujuvalt ning lainefunktsioon on 0 potentsiaaliaugust véljas (,,seinad”
on Idpmatu kdrgusega, mistdttu I0pliku energiaga osake ei suuda iildsegi sinna piirkonda tungida!), siis peab
lainefunktsioon olema potentsiaaliaugu seintel 0. Seega, y(0) = 0 ja (L) = 0. Kui x = 0, siis on lahendi esimene liige
samuti 0, sest sin(0) = 0:
P(0)=0+B-cos(0) =0
Kuna cos(0) = 1, siis
B=0
Nonda saab esimese liikme vorrandist elimineerida ja tegeliku lahendi saab kirjutada ka kujul
Y(x) = A -sin(kx)
Kui x =L, siis:
Y(L) = A-sin(kx) =0
Kui 4 oleks 0, siis ei oleks osakest olemas terve augu piires, mistdttu 4 peab omama kindlat nullist erinevat vaartust.
Seega on hoopis kx = 0 selleks, et y(L) = 0. Arvestades, et kui n =1, 2, ..., siis sin(nz) = 0, tuleb £ mddramiseks panna
omavahel vorduma
nr = kL
k =n—nn =1,2,..
L
Pane téhele, et saadud k vidirtused ldhtuvad lihtsalt sellest, et seisulainetel saavad olla ainult kindlad piiratud kujud,
nditeks ei ole voimalik pikkusesse L mahutada poollainepikkusest vdiksema lainepikkusega seisulainet. Ainult kindlate
lainepikkuste (n vairtuste) puhul saab seisulaine tekkida 1dbi osakest kirjeldava laine konstruktiivse interferentsi

iseendaga.

Lainefunktsioon avaldub kujul
. /nmx
P(x) = A-sin (T) n=12,..
A vairtuse leidmiseks tuleb kasutada teadmist, et osakese leidmise tdendosus augus peab olema 1, sest osake saab

viibida ainult potentsiaaliaugus (lainefunktsiooni véértus véljaspool auku on 0). Seega on méaratud integraal
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L L nmx
2 — A2 P2 —
folp(x)dx—Afosm(L)dx—l

Kuna matemaatikast on teada, et

on vOimalik méédrata ka 4 vaartus:

ning niitid on koik vajalikd konstandid leitud ja lainefunktsioon on antud kujuga potentsiaaliaugus avalduv kui

P,(x) = \]%-sin (%)n =12,..

Elektroni leidmise tdendosus mingis ruumipunktis on lihtsalt eelneva lainefunktsiooni ruut. Energiatasemete saamiseks

voime leida teise tuletise lainefunktsioonist:

2 2
% %-sin (%) = ﬁ-%sin (%)

Kuna

2

siis teise tuletise algsesse Schrodingeri vorrandisse asetamisel on ilmne, et

B d¥y KBS mm\2 2 nnx
~gmae ~zm (1) [ () =
B nm\2

_ [ — = E
2m ( L )
n?h?m? n?h?
T2 4mn?lz 8mL2"

Nii ongi Schrodingeri vorrandist kdik antud potentsiaaliaugus osakese kirjeldamiseks olulised parameetrid

E, 1,2, ...

leitud. Nelja madalama energiaga lahendit sellise potentsiaaliaugu jaoks kujutab joonis 5. Energiatasemete korgus
niitab osakese koguenergiat, mis antud juhul koosneb ainult kineetilisest energiast, sest potentsiaalne energia sai juba
sellise kujuga potentsiaaliaugu valimisel kogu augu piires nulliks defineeritud. Mitmed selle lihtsa potentsiaaliaugu
pdhjal Schrodingeri vorrandi lahendamisel tehtud {iildised jéreldused kehtivad ka keerulisemate keemikuid huvitavate
potentsiaaliaukude kohta nagu aatomid ja molekulid (kuigi tépsed energiatasemete paiknemised ja lainefunktsiooni
kujud on muidugi erinevad). Millised on olulisemad jareldused, mida eelneva pdhjal teha saab?

1. K&ik energiad ei ole potentsiaaliaugus osakese jaoks lubatud: voimalik energiate jaotus ei ole pidev, vaid vdimalikud
on ainult iiksikud lubatud energiatasemed, mis on médratud kindlate arvude (kvantarvud) védartuste kaudu (selles
stisteemiks on energiataset méddrav kvantarv n).

2. Madalaim vdimalik energiatase (pdhiseisund) ei ole potentsiaaliaugu pohi: osakesel potentsiaaliaugus on alati mingil
maééral kineetilist energiat, mida ei saa sellelt dra votta (nullenergia). See vdide on kirjeldatav ka mééramatuse printsiipi

kasutades.
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3. Mida suurem on osakese mass, seda vdiksem on nullenergia ja seda siigavamal potentsiaaliaugus selle madalaim
energiatase paikneb. Seega, mida masiivsem objekt, seda ndrgemini avalduvad kvantefektid.

4. Esinevad s6lmpunktid (ruumiliste siisteemide puhul pinnad), kus lainefunktsioon vahetab mérki, omades vairtust 0 ja
vastavalt osakest ei leidu.

5. Mida suurem on lainefunktsiooni kumerus, seda korgema kineetilise energiaga on osake (kumerus suureneb
solmpindade arvu kasvuga). See on tegelikult sama, mida véidab de Broglie seos: impulss (impulsi ruut on vordeline
kineetilise energiaga) ja lainepikkus on podrdvordeliselt seotud. Mida tipsemalt oleks osake ruumis lokaliseeritud
(leidmise tdendosustihedus kitsamasse ruumialasse surutud), seda suuremaks ldheks ka lainefunktsiooni kumerus ja

osakese kineetiline energia, mistdttu osakeste asukoht ei saa olla paris tépselt midratud.

E

0 L X
Joonis 5. Neli madalama energiaga lahendit osakese jaoks I6pmata siigavas piististe seintega potentsiaaliaugus.
Punktiirjooned tdhistavad voimalikke energiatasemeid ja ndidatud on dra energiatasemele vastava lainefunktsiooni
kuju.
Pildi allikas: By Papa November - Own work, ccC BY-S4 3.0,

https.//commons.wikimedia.org/wiki/File: Particle_in_a_box_wavefunctions.svg

Keerukamate potentsiaaliaukude puhul on Schrédingeri vorrandi lahendamine oluliselt tiilikam. Vesiniku
aatomi ning theelektroniliste aatomite (ioonide) Schrodingeri vorrandile saab leida analiiiitilise lahenduse, ent
mitmeelektroniliste aatomite ning molekulide puhul saab Schrodingeri vorrandit lahendada ainult ligikaudselt. Selleks,
et mingit lahendust leida oleks voimalik, eeldatakse, et tuumad on elektronide suhtes paigal (Born-Oppenheimeri
lahendus). Teise olulise lihtsustusena eecldatakse enamasti, et elektronid liiguvad iiksteisest sOltumatult (st eiratakse
dispersioonijoudude aluseks olevat elektronide korreleeritud liikumist) ajaliselt keskmistatud potentsiaaliviljas.
Kasutusel on ka tsentraalse vélja lahendus, mille puhul eeldatakse, et keskmistatud potentsiaal on sfddriliselt
simmeetriline. Tédiendavalt tehakse ka muid lihtsustusi, mida nende tehnilisema iseloomu tottu eraldi kirjeldama ei
hakka. Arvutusteks kasutatakse numbrilisi lahendusmeetodeid spetsiaalsete arvutiprogrammidega. Need arvutused on
isegi lihtsustusi arvestades vdga arvutusmahukad ja annavad tulemusena energiate védrtused, mis on erinevatel
pohjustel suuremad kui oleks tdpsel Schodingeri vorrandi lahendamisel saadavad vairtused (peamine viga tuleb
elektronide korreleeritud litkumise eiramisest). Keemikuid huvitab aga peamiselt energiate vahe reaktsiooni alg- ja
16ppolekus. Kuna summaarne elektronide korreleeritud liikumisest tulenev energia ei pruugi sdltuda eriti suurel mééral
aatomite paigutusest, annavad sellised kvantkeemilised meetodid (Hartree-Focki meetodid) siiski sageli rahuldavalt

tipseid tulemusi. Hartree-Focki meetodite edasiarendused voimaldavad teatavas ldhenduses elektronide korrelatsiooni
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arvesse votmist, millega on vdimalik saavutada suuremat tépsust. Siiski on mdistliku tipsuse saavutamine sageli, eriti
suuremate molekulide puhul, problemaatiline.

Aatomite ldhendamisel kattuvad elektronide lainefunktsioonid olulisel madral. Kui elektronide
lainefunktsioonid liituvad samas faasis, siis need vdimendavad teineteist (osaline konstruktiivne interferents) ja
elektrontihedus kasvab kahe aatomituuma vahel. Teine vdimalus lainefunktsioonide kombineerimisel on osaline
destruktiivne interferents, mille puhul eri faasides olevad lainefunktsioonid osaliselt kustutavad teineteist ja
aatomituumade vahele tekib s6lmpind, millel elektrone ei paikne. Lainefunktsioonide kombineerimise kdigus muutub
nii osakestevaheline potentsiaalne enegia kui ka elektronide kineetiline energia, mille tagajdrjel tekib konstruktiivse
inteferentsi korral teatavas aatomituumade vahelises kauguses siigav energia miinimum. Aatomorbitaalid moodustavad
n-0 siduva molekulorbitaali, mille energia on madalam algsete aatomorbitaalidega v3rreldes. Destruktiivse interferentsi
korral sellist energia miinimumi ei teki, vaid keemilisele sidemele vastaval aatomite kaugusel esineb hoopiski energia
kasv. Aatomorbitaalid moodustavad n-6 lddvendava molekulorbitaali, mille energia on kdrgem esialgsete
aatomorbitaalide omast. Neid kahte voimalust kujutab joonis 6. Kui elektronide lainefunktsioonid annavad osalise
konstruktiivse interferentsi, siis ongi tegemist kovalentse sideme moodustumisega. Kahest* algsest aatomorbitaalist
saab madalama energiaga siduv molekulorbitaal ja korgema energiaga 16dvendav molekulorbitaal. Iga molekulorbitaal
mahutab nagu aatomorbitaalgi kahte vastasmargiliste spinnidega elektroni. Kui mdlemal algsel aatomorbitaalil on iiks
paardumata elektron, siis paigutuvad molemad elektronid keemilise sideme moodustamisel madalama energiaga
siduvale molekulorbitaalile, 1ddvendav molekulorbitaal jaéb tiihjaks ja energiat eraldub. Kui selline molekul neelab dige
energiaga valguskvandi, on vdimalik viia elektron ka siduvalt molekulorbitaalilt 1ddvendavale molekulorbitaalile. Kui
kombineerida kahte tdielikult tdidetud aatomorbitaali, siis paigutuvad kaks elektroni algsete aatomorbitaalidega
vorreldes madalama energiaga siduvale ja kaks elektroni kdrgema energiaga 16dvendavale molekulorbitaalile, mistottu
~molekul” ei ole algsetest aatomitest stabiilsem ja keemilist sidet ei saa moodustuda. Keemilise sideme kaugusest
oluliselt suuremate kauguste juures esineb kiill vdikene energia miinimum, mis on tingitud elektronide liikumise
korrelatsioonist. Tiihjade aatomorbitaalide kombineerimisel molekulorbitaalideks jéllegi energeetilist stabilisatsiooni ei

esine, sest elektronide energia ei muutu.

Konstruktiivne interferents Siduv molekulorbitaal

1ls 1ls o,
@+ @ — B>
H-H

Destruktiivne interferents L6dvendav molekulorbitaal
/Solmplnd

w)+0—>w0

Joonis 6. Vesiniku aatomite elektronide lainefunktsioonide voimalik osaline konstruktiivne interferents (iileval), mille

tulemusena moodustub siduv molekulorbitaal ja destruktiivne interferents (all), mis annab l6dvendava molekulorbitaali.

% Kombineeritavaid aatomorbitaale ei pea ilmtingimata kaks olema, aga moodustuvate molekulorbitaalide
arv on alati samasugune, kui oli algsete aatomorbitaalide arv.
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Hubridisatsioon

VSEPR-mudelist (st sidemes osalevad ja vabad elektronipaarid tdukuvad enam-vdhem
vordselt) ning aatomorbitaalidest ldhtuv pilt voib esmapilgul tunduda vastuoluline. Miks on metaan
CH, tetraeedriline ja samavéirsete keemiliste sidemetega, kui C—H sideme moodustamises osalevad
erineva energia, kujuga ja tetraeedrilisest erineva paigutusega stisiniku véliskihi kolm p-orbitaali ja
iiks s-orbitaal (ning igalt vesinikult {iks s-orbitaal)? Lihtsaim viis seda kiisimust lahendada on
kasutada hiibridisatsiooniks nimetatavat mudelit. Uhe s- ja kolm p-orbitaali saab kombineerida
neljaks sp3-0rbitaaliks, mis on iksteise suhtes tetraecedriliselt paigutatud ja voOrdse energiaga.
Niiteks siisiniku puhul v3ib sp-hiibridisatsiooni ette kujutada iihe elektroni ergastamisega siisiniku
2s-orbitaalilt 2p-orbitaalile ja vastavate siisiniku aatomite orbitaalide omavahelise interferentsiga,
mis annab vdrdse energiaga hiibriidsed sp’-orbitaalid (joonis 7). Elektroni ergastamiseks kuluv
energia kompenseeritakse suurema tekkida vdivate sidemete arvu ja tugevamate sidemetega.
Hiibridisatsioon seletab, miks metaan on tetracedrilise kujuga. sp’-hiibridisatsioon sobib ka teiste

aatomite keemiliste sidemete seletamiseks (nt N NHs-s) tetracedrilise kujuga elektronasetusega®

molekulides.

T~ 1 T 1Tt 1
2 2 (N S S
2s 2p 2p 2p 2s 2 2p 2p 25p° 2sp’ 2sp’ 2sp’

Joonis 7. Hiibriidsete orbitaalide moodustumine elektroni ergastamise ja aatomorbitaalide
kombineerimise libi hiibriidseteks aatomorbitaalideks.

Planaarse kolmnurkse elektronasetuse korral jdéb iiks p-orbitaal hiibridiseerumata (nt BCl3,
eteen C,Hy,) ja paikneb risti kolmest omavahel vordse 120° (v6i ligikaudu 120°) nurga all paiknevast
sp’-orbitaalist moodustunud tasandi suhtes. Ulejddvat orbitaali voib sdltuvalt olukorrast kisitleda
tiihjana (nt BCl; puhul on sidet moodustades boori s- ja p-orbitaalidelt kokku saada kolm elektroni
ning kloorid annavad ka kolm elektroni, seega jaotuvad kdik need elektronid sidemetesse ja iilejadv
p-orbitaal jadb tiihjaks) voi jadb sinna iile elektron ning see osaleb sideme moodustamises (nt Co;Hy
puhul moodustuvad sp’-orbitaalid ligikaudu 120° nurga all paiknevad C—C ja C—H sidemed, ent iiks
elektron jadb modlemal siisiniku aatomil iile ristuvale p-orbitaalile: need kaks elektroni tagavad
kaksiksideme moodustumise iiksiksideme asemel ja summaarselt seob C=C aatomeid neli
elektroni).

Kui votta aga lineaarne molekul C,H,, siis esineb sp-hiibridisatsioon: iiks s- ja liks p-orbitaal

stisiniku aatomis kombineeruvad kaheks sp-orbitaaliks, mis paiknevad iiksteise suhtes 180° nurga

“’Pane tihele, et jutt kiib elektronasetuse paigutuse, mitte molekuli kuju kohta!
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all. Ulejaivatele omavahel risti paiknevale kahele p-orbitaalile jdib kummalegi iiks elektron, mis
moodustavad kaks keemilist sidet teise siisiniku analoogilise iilejddva kahe elektroniga: seega on
tegemist C=C kolmiksidemega, mis on moodustunud kahest sp- orbitaalist ja neljast p-orbitaalist.
Hiibridisatsiooni voib ndha pohjusena miks C=C sidemed ei ole kaks korda tugevamad kui C-C
sidemed ja C=C sidemed kolm korda tugevamad, vaid veidi ndrgemad: aatomite hiibridiseerunud
orbitaalid kattuvad omavahel paremini ja moodustavad seega tugevamaid keemilisi sidemeid kui
kehvemini kattuvad (védiksema iihise alaga) hiibridiseerumata p-orbitaalid.

Hiibridisatsiooni osast on oluline meelde jitta, et molekuli kuju ja hiibridisatsioon on seotud:

sp-hiibridisatsioon annab lineaarse (sirge), sp’-hiibridisatsioon kolmnurkse tasapinnalise ja sp’-
hiibridisatsioon tetraeedrilise elektronasetuse! Mdned néited hiibridisatsioonist ja orbitaalide kujust

siisivesinike puhul on toodud joonistel § ja 9.

109.5°
I 120° | 180°

L\ oA S Yy =

Joonis 8. Vasakult paremale: neli sp’-orbitaali, kolm sp’-orbitaali ja kaks sp-orbitaali. Jooned
kujutavad keemilist sidet.

Piltide allikad vasakult paremale:
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Joonis 9. Vasakult paremale CH kui sp3-, CoHy kui sz- ja C>H; kui sp-hiibridisatsiooni ndide koos
vastavate nurkade ja sidemepikkustega.
Hiibridisatsiooni puhul tuleb arvestada, et tegemist on lihtsa, ent ebatdiusliku mudeliga, mis

madalamates (suurema numbriga) perioodides ei pruugi alati hdsti kehtida. Kiill saab
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hiibridisatsiooni mudelit kindlasti hésti kasutada 2. perioodis. Tavaliselt kasutataksegi

hiibridisatsiooni orgaaniliste ihendite struktuuri seletamiseks.

Isotoopide omaduste erinevustest

Uldhariduskoolis dpetatakse, et isotoopide (tuumas erineva neutronite, kuid sama prootonite
arvuga aatomite) keemilised omadused on samad voi viga sarnased, ent see ei ole alati péris tépne.
Kuigi iildine keemiline reaktiivsus ainete suhtes kipub olema tdepoolest vdga sarnane
(elektronstruktuur on sama), siis monedel juhtudel esinevad olulised vahed (nt reaktsioonide

kiirustes voi tasakaaludes). Kui isotoopide masside suhe on iihele l&hedane, siis on isotoopide

keemilised erinevused tithiselt viikesed. Kui isotoopide masside suhe on aga uhest palju erinev, siis

on nende omadused keemilistes iihendites veidi erinevad. Mérgatavalt tuleb see efekt vélja suure

massivahega vesiniku isotoopide prootiumi 'H (vesiniku aatom iihe prootoniga tuumas) ja
deuteeriumi “H ehk “D (vesiniku aatom iihe prootoni ja iihe neutroniga tuumas) vordluses. Seetdttu
on nt peamiselt prootiumi sisaldava loodusliku vee ja deuteeriumi sisaldava D,O omadused
monevorra erinevad. Efekti pohjustab erinevus pohiseisundi energiates (nullenergiates), mis on
tingitud masside erinevusest: suurema massi korral on pdhioleku energia viiksem.”' Kuna osakese
energia ei saa ldhtuvalt kvantmehaanikast kunagi péris potentsiaalikdvera miinimumi jouda (osa
kineetilisest energiast ei ole voimalik osakestelt dra votta), jddb see veidike korgemale tasemele kui
klassikalise kaisitluse jirgi. Kuna deuteeriumi mass on suurem, siis paikneb selle poolt
moodustatava sideme nullenergiatase siigavamal potentsiaalikovera pdohjas.

Kuna X-'H ja X-"H sidemeenergiad erinevad, siis erinevad paljud vastavaid isotoope
sisaldavate ainete fiilisikalised ja keemilised omadused. Néiteks on keemiliste reaktsioonide kiirus
deuteeriumiga sidemete puhul suurema sidemeenergia tottu monevorra viiksem vorreldes
analoogiliste prootiumi sisaldavate iihenditega. Suurem sidemeenergia toob muude parameetrite
samaks jdddes kaasa suurema aktivatsioonienergia reaktsioonides, milles need sidemed rolli
méngivad (joonis 10). Erinevad monevorra ka keemilised tasakaalud ning biotoime (nt D,O suurtes
kogustes joomine on miirgine), samuti mitmed keemikutele olulised fiiiisikalised omadused

(tihedus’?, sulamis- ja keemistemperatuurid jms).

! Lisalugemises on niidatud, kuidas selline efekt Schrodingeri vdrrandi lahendamisel esile tuleb.
%2 Tiheduse erinevuse seletamisel on lisaks sidemeenergia ja sidemepikkuse erinevusele oluline muidugi ka
lihtsalt otsene isotoopide masside erinevus.
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Energia

Lahteain

Reaktsioonitee

Joonis 10. Deuteeriumit sisaldavate keemiliste sidemete reaktsioonivoime erineb prootiumit

sisaldavate sidemete omast suuremate aktivatsioonienergiate tottu

Missugune alltoodud vee ja D,O kirjeldustest on dige?
A. Vee ja D,0 keemistemperatuurid on samad samal rohul.
B. D,0O-1 on iiks neutron rohkem kui vee molekulil.

C. Mdlemad, nii vesi kui D,O reageerivad leelismetallidega energiliselt.

D. }Hja 1D on allotroobid.

Lahendus

Selle iilesande puhul on veidi ebakorrektne, et lilesandes vastandatakse ,,D,0-d ja vett”, sest D,O on
tegelikult ka iiks vee alaliik, kuigi looduslikult leiduvas vees on seda ainult tiihisel hulgal. Oigem
oleks vastandada IHQO ja ZHQO omadusi. leO ja D,O keemistemperatuurid samal rohul ei ole
samad (atmosfadrirohul 100,0 °C vs 101,4 °C). D,O-l1 on kaks neutronit rohkem kui ainult
prootiumi sisaldaval veel. Nii D,O kui ka harilik vesi reageerivad tdepoolest leelismetallidega, D,O
eelpooltoodud pohjustel ilmselt kiill vidhem energiliselt kui harilik looduslik vesi. Prootium ja
deuteerium ei ole allotroobid (erinevates allotroopides on elemendi aatomid seotud keemiliste
sidemetega erineval kombel, selles iilesandes on elementidevahelised sidemed samad, ent ainult
isotoobid erinevad). Nii et dige on C, kuigi D,0O reageerib harilikust veest ilmselt leelismetallidega

viahem energiliselt.
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