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R E F E R Á T Y 

Nové náhľady na chemické väzby. 
MIROSLAV ZIKMUND 

(Pokračovanie). 

Lewisova teória podáva iba kvalitatívny obraz o vzniku ne-
polárnej väzby. Kvantitatívne vystihuje tieto vzťahy vlnová me
chanika, ktorá doplnila predstavu o obiehaní elektrónov okolo 
atomového jadra kmitovými stavmi elektrónových vín, ktoré sú 
obdobné stojatému kmitaniu strún. Bohrove predpoklady vyplý
vajú potom z interferencie týchto elektrónových (hmotných) vín, 
vplyvom ktorej môžu jestvovať iba určité kmitočty. Amplitúda 
elektrónovej vlny je mierou „hustoty" elektrónov v určitej gu
ľovej vrstve okolo atomového jadra. 

Dráha elektrónu, podľa Bohrovej teórie charakterizovaná 
štyrmi kvantovými číslami (hlavným, vedľajším, magnetónovým 
a spinovým), sa tu javí ako akási guľovitá hmlovina, ktorej! ne
priehľadnosť sa zmenšuje od prostriedka ku okrajom. 

S hľadiska vlnovej mechaniky si môžeme predstaviť, že pri 
vzájomnom pienikaní elektrónových hmlovín sa alebo interferen
ciou amplitúda elektrónových vín zväčší, alebo klesá v druhom 
hraničnom prípade na nulu. Ak sa zväčší, nastáva zhustovanie 
negatívneho náboja medzi jadrami obidvoch latomov, vplyvom 
ktorého sa účinné polomery obidvoch atómov skrátia a vzniká cfte-
mická väzba. Zoslabením hustoty elektrónov medzi jadrami obi
dvoch atómov sa zmenší aj pevnosť väzby, až pri úplnom „zhasnu
t í " elektrónových vín aitomy navzájom chemicky vôbec nereagujú. 

Keď spolu reaguje niekoľko atómov, uplatňuje ea u nich 
enaha priblížiť sa tak, aby sa ich elektrónové atmosféry čo naj
viac prenikaly. Chemické väzby majú preto charakteristické prie
storové usporiadanie, napr. u atómov uhlíka smerujú dd »nôhoV 
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Štvorstenu. Tým sa dáva teoret ické odôvodnenie aj s tereöcheinic r 

kým predstavám van' t Hoffa a Le Bela. 
Vplyvom rotácie okolo atomového jadra i okolo vlastnej osi 

majú e lektróny jednak momenty dráhy, jednak m o m e n t y spinu, 
k t o r é sa vektorovo spočítavajú a dávajú tak výsledný celkový mo
m e n t a tomu. 

P r v o t n o u pr íč inou pr iebehu chemických reakcií je snaha po 
vytvorení takých energetických d r á h v a tome, k torých m o m e n t y 
sa úplne kompenzujú na nulu. P r e t o môžu chrmicky navzájom 
reagovať iba také atomy, ktorých energet ické e lektrónové dráhy 
(s, p, d, f) ešte nie sú úplne obsadené, 1a k t o r é p r e t o majú ko
n e č n ý spinový alebo i dráhový m o m e n t . 

Ak smer e lekt rónového spinu označíme šípkou, p o t o m koiv 
figuiráciu e lektrónov v atómoch в a tomovými číslami 1—10' výr 
jadruje t a b u í k a : 

at. q. prvok 

1 H 

2 He 

3 Li 

4 Be 

5 В 

6 С 

7 N 

8 О 

9 F 

10 Ne 

Is 

1 

A I 
I Y 

А 1 

i Y 

AI 
1 Y 

Л 1 
IY 

А 1 
- Y 

Л 1 
1 Y 

A I 
1 У 

А 1 
'Y 

Л 1 
1 Y 

2s 

А 

1 
A I 
1 У 

A I 
Y 

A I 
1 Y 

A I 
1 Y 

А 1 
1 У 

А 1 
1 Y 

А 1 
1 У 

2р 

А 
1 

А 
1 

А 
i 

A I 
1 Г 

А | 
1 Y 

A I 
1 У 

А 

1 
А 
1 

А 

1 
A I 

i у 

А | 
1 Г 

А 
1 

А 

1 
А 

i 

A I 
1 Y 

celková 
konfigurácia 

ь1 

Ь 2 

ls22s 

l s 2 2s 2 

li?2s2p 

lr2s2p3 

ls22$2p9 

ls^sV 

ls22s2p5 

ls22sV 

P o d ľ a Paul ino pr inc ípu sa nemôžu v e lekt rónovom obale jed
n é h o a toho istého a tomu vyskytovať dva také e lektróny, k t o r é 
by sa shodovaly vo všetkých štyroch kvantových číslach. Alebo 
inými slovami: Na každej d r á h e môžu byť iba dva e lektró
ny, k t o r é sa líšia jedine spinom. Ak sa teda má vytvoriť 
n a p r í k l a d molekula O2, musia mať dva osamotené elektró
ny prvého a tomu kyslíka opačný (ant iparale lný) spin, ne$ 
majú dva o s a m o t e n é e lektróny diruhého a tomu kyslíka. (Elekt ró T 
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nový spin v prvom atome značíme tenkými šípkami, e lektrónový 
«pin v d r u h o m a t o m e hrubými š ípkami). 

2 spoločné drřhy. 

И" íl íl ÍMÍ u u u 
I s 2s 2p 2s Ls 

Teória o vzniku chemickej väzby „ n e u t r a l i z á c i o u " e lektró-
mových splnov naväzuje tak na .Lewisovu teóriu o väzbe e lektró
novými dubletmi, i na Kosselovu teóriu „väzby" polárne j . V prin
cípe tu totiž môžu nastať dva hraničné pr ípady. 

Ak vzniká e lektroneuťrálna molekula, sú obidva atomy navzá
jom p ú t a n é chemickou väzbou. P o č e t e lektrónových dvojíc (dub-
letov) s ant ipara le lným spinom, ktorými je atom p ú t a n ý k ostat
n ý m susedným atómom, sa nazýva väznosť. 

Ak ea e lektrónová konfigurácia s „neutra l izovanými ' spinmi 
dosiahne tým, že jeden atom svoje „ n a d b y t o č n é " e lektróny odo
vzdá atomu iného prvku s neúplnou skupinou valenčných elek
t rónov, vznikajú elektricky nabi té ióny. Nábojový stav iónov sa 
nazýva mocenstvo, k t o r é môže byť pozit ívne alebo negat ívne. 

Niektoré atomy môžu navonok prejavovať aj e lektr ický ná
boj , hoci sú v molekule viazané chemickými väzbami. Treba ich 
p r e t o charakterizovať nie len vážnosťou, ale aj mocenstvom. 

Tak n a p r . uhlíkový atom v „ z á k l a d n o m " stave, kedy sú j e h o 
e l e k t r ó n y v energeticky najnižších možných polohách, m á iba dva 
osamotené 2p e lekt róny: 

ls 2s 2p 

A 1 
1 * 

A 1 
IV 1 

A 
I 

Podľa toho by mohol byť výlučne dvojväzný. Zo skúseností 
však vieme, že slúčeniny dvojväzného uhlíka vôbec nepoznáme, 
lebo aj kysličník uhoľnatý má š t r u k t ú r u | C í ^ O | s j ednou väz
bou -semi polárnou. 

Prevažná väčšina organických slúčenín obsahuje uhlík stvor-
väzný, n a vznik k t o r é h o treba pre to vynaložiť urč i tú energiu» 
p o t r e b n ú na prevedenie e lektrónov do „ e x c i t o v a n é h o " energeticky 
bohatš ieho stavu. 

Množstvo tejto energie podľa M. V. Volkenšteina*9 vypočítame ta
kouto úvahou: Na oddelenie dvojic? 2s elektrónov s anliparalelnými sninmi 
a na doplnenie 2p dráhy treba vynaložit energiu 7 eV = 161,5 kcal/MoL 
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Pri termickej disociácii molekuly metánu CH4 na elementárne ato-
mv (teda pri rozpade štyroch väzieb C—H) sa spotrebuje energii 374 kcal/ 
Mol. Energia potrebná na vytvorenie dvoch väzieb C—H je teda 186 koal/ 
Mol. 

Rozdiel 24,5 kcal/Mol. udáva množstvo energie, potrebné na excito-
vanie jedného 2s elektrónu. 

15 2s 2p 

AI 
IV 1 

A 
1 1 

A 
1 

P o z n á m e však aj slúčeniny, v k torých môže trojväzný uhlík 
vyetupovaf ako negat ívne jednomocný anión, nulvaleutný radiká l 
я pozi t ívne jednomocný ka t ión : 

R-

R 
i e 

-c i 
i 

R 

R-

R 
I 

-C 
л 
R 

R-

R 
I 

-C 
I 

R 

e 

ipričom iná t a k ú t o e lek t rónová konf iguráciu: 

C+ 

A ' 
1 V 

ls 

A 1 
IV 

AI 
1 f 

2s 

1 

A 
1 

A 
1 

A 
1 

2p 

A 
1 

A 
1 

Podľa B. Eis-terta1 4 boly v t r i fenylmetanovom rade všetky 
tieto tri oxydačué s tupne tej istej skupiny p r i p r a v e n é aj pre-
parat ívne. 

Treba tu však p r i p o m e n ú ť , že pojmy „ e l e k t r o p o z i t í v n y " a 
„ e l e k t r o n e g a t í v u y " používame vo dvoch rozdielnych významoch. 
N a p r . chlór v kyseline chlórnej HOCI je e lektropozit ívny, čo zna
čí, že má menej e lektrónov n a kvantových d r á h a c h ako pirotónov 
v j adre (má teda pozitívny nábo j ) . Avšak ten istý „ a t o m " chlóru 
m ô ž e m e súčasne pokladať aj za e lektronegal ívny prvok, lebo má 
vplyvom svojho oxydovaného stavu veľkú schopnosť priťahovať 
e l e k t r ó n y z e lektrónových efér iných atómov, alebo inými slovami, 
m á veľkú elektroafinitu. 

Mierou elektroafinity, n a p r . chlóru, v smysle t e r m o d y n a 
m i c k o m je rovnovážna konš tanta reakcie 
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d + e = Cl " 

Za elektronegativitu sa konvenčné pokladá schopnosť atomu v 
m o i l e k u l c priťahovať elektróny, pričom miera tejto schop
nosti sa kvalitatívne vyjadrí ako malá alebo veFká elektromega-
itivita. 

Polárny charakter (náboj) „atomu" odporúča Remick33 kva
litatívne označovať termínmi „na elektróny bohatý (chudobný)", 
takže napr. ohlór v molekule HOCI podľa tejto novej terminologie 
je na elektróny chudobný a má veľkú elektronegativitu. 

Kvantitatívne vzťahy, ktoré nás poučujú, či slúčením dvoch 
atómov vzniknú ióny alebo molekula, vyjadruje napr. číselný roz
diel medzi ionizačnou energiou / a elektroafinitou E. Čím je tento 
rozdiel menší' tým je slúčenina polámejšia (t. j . složená z nedefor
movaných iónov). A naopak, čím je tento rozdiel väčší, tým viac 
má vzniknutá slúčenina charakter nepolárný1 2. 

Tak napr. NaCl je složený z iónov, lebo: 

ÍN. — EC\ = 5,14 eV — 3,75 eV = 1,39 eV,-

zatiaľ čo H2 je typická nepolárná molekulová slúčenina1 

ZH — .EH = 13,60 eV — 0,72 eV = 12,88 eV. 

Na o ds tieňovanie. ďalších elektrónov z katiónu je potrebná stále 
väčšia ionizačná energia, lebo zvyšné elektróny sú ^rejatívne sa 
zvyšujúcim nábojom) etále pevnejšie viazané. P'reto sú napr. väzby v 
molekule FtíCb oveľa /iac nepolárné ako v slúčenine FeCl2 (Ipe" 
je väčšie ako / F •"' preto je väčší aj rozdiel / — E). 

Z toho sa dá usudzovať, že katióny s mocenstvom vyšším 
lako 2 + nie sú už takmer echopné existencie, lebo sa ich polárny 
charakter prítomnými aniónmi otupí. Zistilo sa to aj experimentál
ne a preto Kosiselova teória, aplikovaná na slúčeniny v ktorých pred
pokladá vyššie mocenstvá, nevystihuje skutočný stav. 

Avšak aj Lewisovu teóriu, ktorá vysvetľuje druhý extrémny 
spÔ6ob vznikania slúčenín, môžeme oprávnene aplikovať iba v nie
koľkých málo prípadoch. Je to vtedy, keď obidva slúčené atomy 
6Ú totožné (napr. Cl—Cl, СЫз —СНз) a aj ich okolie je u obidvoch 
rovnaké. 

Vo všetkých ostatných prípadoch musíme upustiť od pred
pokladu, že sa obidva sviazané atomy delia o spoločné elektróny 
spravodlivo42. Nastáva tu totiž deformovanie elektrónovej hmloviny 
posunom elektrónov smerom k atómom s veľkou elektroafiniloii ia 
naopak zriedenie elektrónov u atómov s malou elektroafinitou 
Pretože sa okolo elektroafínnych atómov objaví abnormálne 
množstvo elektrónov, označujeme tieto atomy ako elektrónega-
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tívne. Dôsledkom takéhoto posunu elektrónov je potom polari
zácia atómov (iónov) a vznik dipólov. 

Vo všeobecnosti platí, že elektronegativita stúpa so stúpa
júcim atomovým číslom vo vodorovných radoch a klesá so stú
pajúcim atomovým číslom vo svislých stĺpcoch perodickej is'í-
etavy chemických prvkov. Empiricky si môžeme približnú veľkosť 
eleklnonegativity vypočítať delením súčtu ionizačné j" energie 
a elektroafinirty číslom 130. Exaktným výpočtom odvodil číselné 
«hodnoty elektronegativít chemických prvkov a,meric(ký bádater 
L. Pauling3 0. 

Elektronegativity chemických prvkov: 

H 
Li 
Be 
В 

С 

N 

О 

F 

Na 

Mg 

AI 

2,1 

1,0 

1,5 

2,0 

2,5 

3,0 

3,5 

4,0 

0,9 

1,2 

1,5 

Si 

P 

S 

Cl 

K 

Ca 

Sc 

Ti 

Ge 

As 

Se 

1,8 

2,1 

2,5 

3,0 

0,8 

1,0 

1,3 

1,6 

1,7 

2,0 

2,4 

Вт 

Rb 

Sr 

Y 

Zr 

Sn 

Sb 

Те 

J 
Cs 

Ba 

2,8 

0,8 

1,0 

1,3 

1,6 

1,7 

1,8 

2Д 

2,4 

0,7 

0,9 

Elektronegativity jednotlivých p/rvkov nám umožňujú číselne 
vyjadriť stupeň polárnosti chemických väzieb grafickým odčíta
ním na krivke, znázorňujúcej vzťah medzi percentuálnou hodno
tou iónového charakteru väzby A—B a rozdielom elektronegati-
vít xA — x^ obidvoch slúčených prvkov: 

o 
jr. 

<£ 

(X\ — X\\) 

rozdiel elektronegativít 
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Tak napr. väzby H—J> H—Br, H—Cl, H—F, majú 5%, 11 % 
17% a 60%-ný iónový charakter. Väzba O—H v molekule H2O 
má z 39% iónový charakter (a teda zo 61% kovalentný charak
ter), ako to zodpovedá hodnote xn — хц== 1Д-

Takto zistené hodnoty súhlasia aj s výpočtami pomocou di
pólových momentov. Napr. v plynnej molekule HCl je vzdiale^ 
nosť medzi obidvoma atomami 1,273 A. Teoreticky vypočítaný di
pólový moment, za predpokladu, že ide o slúčeninu^ obsahujúcu 
dokonalé ióny, by potom bol: 

n = 1,273 X 4,774 X Ю-18 = 6,08 X 10~18. 

Experimentálne pozorovaná hodnota je však iba 1,03ХЮ~~18, со 
je práve 17% teoreticky počítaného dipólového momentu. 

G 
molekula HCl 

Väzba medzi obidvoma atomami v molekule HCl je teda 83% 
nepolárná, čo značí, že silno elektronegatívny chlór, ktorý by mal 
v ideálnej nepolárnej molekule byf bez náboja, priťahuje aj elek
trónovú hmlovinu vodíka. Bude mať preto určitý prebytok zá
porného náboja, na úkor atomu vodíka, ktorý tým nadobudne 
rovnako veľký zlomkový náboj kladný. 

V štruktúrnom vzorci je preto správnejšie nahradiť valenčnú 
čiarku klinom, ktorý je priložený hrubším koncom k elektronega-
tívnejšiemu atomu: 

H - ^ C 1 

Z toho vidieť, že elúčenine HCl nemôžeme pripisovať ani kovalen-
tnú štruktúru: 

II : ČÍ : 

ani polárny vzorec? H + : Cl :~ 

lebo znamienka + a — sú symbolmi pre c e l é náboje. 

Tretia štruktúra: H : H Cl : + 

nepripadá v úvahu> lebo chlór má oveľa väčšia elektronegativitu 
ako vodík. • • 

Skutočný stav leží niekde v prostriedku medzi týmito hranič
nými štruktúrami, preto hovoríme, že základná štruktúra molek-rly 
je mezomérna ta znázoírňuje ju tzv. mezomérnym. vzorcom, ktorý 
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ta skladá z obidvoch extrémnych 'vzorcov, spojených obojstran
nou šípkou: 

H — G l ч > H+ I Cli© 

Jednotlivé hraničné štruktúry môžu navzájom prechádzať tzv. 
elektromeru y m posunovaním. Zo „smesi" sa takéto elektromery 
nedajú izolovať ani kryštalizáciou, ani chemickými reakciami. Ide 
tu teda o medzistav a nie o rovnováhu, kde okrem hraničných 
štruktúr sú mysliteľné a i všetky medzistupne. 

Daudel a Haissinski10 považujú chlorovodík za slúčeninu s väz
bou „emiešanou4', ktorá je v mezomérnom stave tvoírená systémom: 

H—Cl (molekuly s väzbou kovalentnou) 

I I - C1+ i ( l o n y ) 

molekuly s väzbami deformovanými. 

Takýto systém znázorňujú vzorcom J + H r j Clo*—, ktorý vystihuje 
jednak spôeob väzby dvojicou elektrónov s antiparalelnými spin-
mi, jednak výslednú dipólovú povahu molekuly, spôsobenú roz
dielnou elektronegativitou slúčených prvkov. Pre tento dipólový 
chairakter sa najnovšie pre medzistav, spôsobený mezomériou, za
vádza pojem metaobojetný ión. 

Rýdzo kovalentné slúčeniny, napr. Eh, nijaké zlomkové elek
trické náboje dipólov navonok neprejavujú, hoci aj tuná jestvuje 
mezoméria, ako to zistil Daudel a Haissinski z rozdielnosti slučo^ 
•acieho tepla počítaného a stanoveného experimentálne. ' 

Vypočítali, že v takomto mezomérnom stave H Y | H je: 
80% kovalentné viazaných molekúl H — H 
\% iónov H - H+ 

15% molekúl s väzbami deformovanými. 

Podobný výpočet vykonala M. E. Djatkina1 0 , 3 8 napr. pre vodu^ 
ktorá v mezomérnom stave obsahuje: 

48% molekúl П — O — H 

2 1 % iónov H - 5 i e H+ H+ 10 - H 

- 2 0 
4% iónov H + . . J O Ľ . - . H + 

27% molekúl e deformovanými väzbami. 
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V апшшаки eú podľa Djatkiny tieto elektromérne struktury: 

16% 

(3 štruktúry) U% 

(3 štruktúry) 4% 

0,3% 

molekuly s deformovanými väzbami 65,7% 

\ celom mozomérnom systéme je teda iba asi 35 % extrémnych 
hraničných štruktúr. 

Tieto údaje majú však dosť problematickú hodnotu, lebo by 
nasvědčovaly na jestvovanie akéhosi pevného rovnovážneho stavu 
medzi jednotlivými elektromérnymi štruktúrami. Takýto stav by 
sa však mohol ustáliť iba vtedy, keby na mezomérny eystém neučiní 
kovaly nijaké vonkajšie vplyvy. Hociaká zmena vonkajšieho elek
trického poľa už spôsobuje deformáciu základného mezomérneho 
stavu, zapríčinenú presunutím elektrónov z jedného miesta mole
kuly na druhé. Len čo účinok takéhoto vonkajšieho vplyvu pominie, 
vráti sa vzniknutá štruktúra zpät do spoločného mezomérneho sta^ 
vu. Preto nemôžeme nijakú z takýchto možných štruktúr izolovať 
ako samostatný čietý preparát. 

Možnosť výkyvu /zo základného mezomérneho stavu do nie
ktorej štruktúry hraničnej najlepšie zobrazuje symbol •<—v. Tre
ba si však uvedomiť, že všetky vzorce, spojené týmto symbolom, 
BÚ obrazom jedinej molekuly42. 

Takýto presun ťažiska elektrónov v elektromémej štruktúre 
môže spôsobiť nielen blízky náboj v tej istej molekule, ale naur. 
aj ióny alebo dipólové molekuly v okolí, ktoré na najbližšom ato» 
me väzby indukujú nesúhlasný náboj. 

Molekula s elektrickým dipólom je napr. amoniak NEb, ktoré, 
ho tri vodíky sú usporiadané vo vrcholoch pyramídy. Štvrtý vrchol 
je obsadený trojväzným dusíkom. 

A^ i, 
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V «súhlase ъ priestorovým usporiadaním treba písať elektrónový 
vzorec NEb taklo: 

. Ň , 
H" •• H 

H 

•Pri vzájomnom priblížení sa NH3 a HCl nastane presun elektró
nov v molekule HCl za vzniku iónov H"*" a Cl—. Vodíkový ión sa 
pripúta na negatívny dipól molekuly NH3 semipolárnou väzbou 
za vzniku komplexného amónióvého katiónu, v ktorom sa väznosť 
dusíka zvýšila na 4: 

H 
I 

H — N I 4- П-С11 = 
I 

H 

Hoci z elektrónového vzorca 

H 

. Ň . 

н н н 
nevyplýva podľa Eisterta nijaký principielný rozdiel medzi jedno
tlivými vodíkmi, predsa len má semipolárne viazaný vodíkový ión 
odlišné vlastnosti, ako to dokázal B. Stehlík. Preto nepoznáme ni
jakú izolovanú molekulu NH4CI, a to ani v plynnom etave, ale iba 
ióny [NEU]"*" a Cl—, ktoré sa navzájom priťahujú, príp. kompeo-
«ujú svoje elektrické náboje v kryštálovej štruktúrnej mriežke. 
Silná polárnosť koordinovaného vodíka je aj v súhlase s pozorova
niami F. Gallaisa o vlastnostiach hydroxydov. 

Hraničný -stav hydroxydu (slúčeniny kysličníka s vodou) mô
že byť: 

1. irýdzo ко valen tný XOH 
2. diäociovaný „kyslo" ( X O ) - (H) + 

3. disociovaný „zásadiW" (X) + (011)"*" 

V čistej slúčenine treba predpokladať mezoinérny stav: 

(XO)- (H)+ * >- XOH <—У (X)+ ( O H ) -

£ a ti a ľ čo v roztoku sa ustáli tautomérna rovnováha, vplyvom kto
rej hydroxyd nadobudne amfotérnu povahu: 

(XO)-1- + (H)+ *—j XOH ^ - > (X)+ + ( O H ) -

H 
I 

H - N - > H 
I 

H 

-r 

— e + (en 
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Tautomérna rovnováha medzi kyslou, neutrálnou a zásaditou for* 
mou je akýmsi reflexom rozdelenia týchto troch hraničných fo
riem v mezomérnora stave. 

Disociácia na kyselinu nastane vtedy, keď väzba O—H bude 
mať výraznejší iónový charakter ako väzba X~~O a naopak. Vo vše
obecnosti tu platí pravidlo: Ak je X clektropozitívnejší ako H, 
prevláda disociácia na zásadu. Ak je X elektronegatívnejší ako H,; 

prevláda disociácia na kyselinu. 
Podľa toho môžeme jednoducho rozhodnúť, že NaOH diso-, 

ciuje ako zásada, zatiaľ čo C10II s podohnou konštitúciou disock 
uje ako kyselina. Elektrostatická teória disociácie, podfa ktorej 
sa molekula roztrhne medzi iónmi, priťahovanými najmenšou 
Coulomhovou silou, nie je v súhlase so skutočnosťou, leho v obi
dvoch prípadoch predpokladá vznik aniónu OH'. 

S rozdielom elcktronegätivít medzi vodíkom a prvkom súvisí 
(nielen spôsob disociácie, ale aj sila vzniknutej kyseliny alebo zá
sady. Číselné hodnoty sa vzťahujú na ortokyseliny (ak jestvujú), 
odvodené od kysličníka najviac oxydovaného. Pre zásady sú vzťahy 
tým precíznejšie, čím je základný kysličník menej oxydovaný. 

Ak zásada dieociuje podľa rovnice: 

BOH; T ~ V B* + он* 

má disociačná konštanta zásady hodnotu 

K B = 

F. Gallais vypočítal, že 

[B]+ . [ 0 H ] : 

[BOH] 

( i ) 

U kyselín, disociovaných podľa rovnice : 

AOH 7 — y АО' + H* 

ikde disociačná konštanta do prvého stupňa je 

_ | A 0 ] - :[B]+_ 
A LAOH] 

treba rozoznávať dva prípady: 

а) рКд pirvkov II, III , IV evislého stĺpca periodickej sústavy 
prvkov má hodnotu: 

P K A : = log - ^ = 2 + 2,2;% — xA) r (2) 

2B8': 



b) Pre рКл prvkov v V, VI, VII svislom stĺpci periodickej 
sústavy odvodil Gallaie vzťah: 

P K A = log - g - = 8,3 + 4,2 (xR — xA) (S) 

Diferencia medzi počítanou a experimentálne stanovenou hodno
tou nie je väčšia ako 0,5. 

Tieto dva odlišné vzťahy pre výpočet рКл priviedly F. Gal-
laisa k hľadaniu príčiny, pre ktorú sa kyeeliny rozdělily do 
dvoch tak ostro ohraničených skupín. Odôvodnenie tejto charak
teristickej vlastnosti podáva porovnávanie konštitučných rozdielov. 

Ortohydroxydy prvkov II, III, IV svislého stĺpca (grupy) 
(periodickej sústavy majú složenie X(OH)n, kde n je číslo grupy. 
Prvky v V, VI, VII grupe tvoria hydroxydy XOn-4(OH)8~n. 

Z porovnávania fyzikálnych vlastností koncentrovaných a zrie
dených kyselín sa usúdilo, že v koncentrovaných kyselinách sú 
tzv. kyslé vodíky veľmi pevne viazané ku kyslíku. Pre takéto из-
disociované formy kyselín sa zaviedol názov p seu do kyseliny, a ich 
'konštitúcia sa vyjadrovala klasickými štruktúrnymi vzorcami napr.: 

( K / O - H / O — H 
ps, o=p£o—H 

0 ^ \ 0 — H \ 0 _ H 

v ktorých je síra formálne šesťmocná, fosfor formálne päťmocný 
a pod. 

Vo vodnom roztoku pseudokyseliny disociujú na pravé čiže, 
ionogenné kyseliny, ktoré sa označovaly Wernerovými koordinač
nými vzorcami, vystihujúcimi komplexný charakter vzniknutých 
iónov: 

o 
У N—O—H + H2O = [НзО]' + O N g 

S hľadiska Kosselovej teórie ea síra v H2SO4 pokladala za po
zitívne šesťmocný katión, dusík v HNO3 za kladue päťmocný ele
mentárny katión atď., hoci, ako sme už ukázali, sa takéto vysoké 
(pozitívne mocenstvá nemôžu vytvoriť. Skutočnému stavu sa tu 
oveľa lepšie približujú Lewisove vzorce, podľa ktorých však každá 
valenčná čiarka symbolizuje dvojicu elektrónov: 

O / 
: N:Ö-H 

Tu ea však zistilo, že vo valenčnej elektrónovej sfére dusíka 
by bolo 10 elektrónov, hoci ich tam môže byť iba 8. Štruktúrny 
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vzorec 6 obidvoma kyslíkmi viazanými dvojnou väzbou nemôže byť 
preto správny. Aby bol počet 8 elektrónov zachovaný, musí byť 
jeden kyslík viazaný väzbou semipolárnou (koordinačnou) takto: 

\ : ' N : Ö : H č i ž e ^>N-0-Hčize °>N-0- H 

Správnosť takejto formulácie, podľa ktorej je dusík v HNO3 štvor-
väzný, sa neskôr dokázala experimentálne. 

Treba však p rip omen úř« že O. Wichterle4 2 pokladá predstavu 
o väzbách semipolámych medzi N a O príp. S a O za neoprávnenú 
a v podstate zbytočnú. Ide údajne o taký etav, kde na jednom z 
dvoch susedných atómov je p-rebytok kladného a na druhom pre
bytok záporného náboja, podobne ako v polárnej štruktúre dvoj-
nej väzby (viď ďalej). 

Pri porovnávaní vzťahov medzi chemickou konštitúciou a 
spôsobom disociácie Gallais zistil, že prvky II, III a IV grupy sú 
vo svojich ortohydroxydoch sýtené výlučne hydroxylovými skupi
nami, ktoirých počet zodpovedá elektromocenstvám prvkov, zatiaľ 
čo prvky V, VI a VII grupy eú vo svojich hydroxydoch, odvode
ných od maximálne oxydovaného kysličníka, sýtené (n - 1) «e: 
mipoláme viazanými kyslíkmi : 

/O—H 
О ч - Р ( 0 - Н 

x O — H 

r - - O x o — H 
N 0 — H ( У N o — H 

V prvom prípade preto môže nastať i disociácia väzby X—O, i tli-
eociácia väzby 0~~H, zatiaľ čo v druhom »prípade nastáva štiepenie 
medzi skupinou (XOn—4) a vodíkom. 

Príčinu tejto vlastnosti vidí Gallais v indukčnom efekte, za
príčinenom kyslíkovými akceptormi v molekule kyeeliny. Vply~ 
vom indukcie sa totiž zväčší elektronegativita prvku X, takže sa 
zmenší rozdiel (x^ — xx) a stúpne sila kyseliny. 

Treba si tuná uvedomiť, že elektronegativita prvku nie je veli
čina konštantná. Mení sa s nábojom atomu a v každej molekule 
je ovplyvnená i počtom ia povahou slúčených prvkov. 

Elektronegativita prvku X s jednou semipolárnou väzbou 6a 
podľa Panlinga zväčší о 2/ъ nozdielu medzi elektronegativitou 
prvku X a elektronegativitou prvku e atomovým číslom najbližšie 
vyšším. 

/ 0 -
x 0 -

Be<°-

-H 
-H 
-H 

-H 

3:0 



Так inapr. rozdieü el ektro negativit pre nioleikubu As(OH)a 
podľa Gallaisa je (хи — xA ) = 2,1 — 2,0 = + 0,1 
takže hydroxyd As(OH)3 má pKA = 8,3 + 4,2(0,1) = 8,7 

{Pozn.: Podľa В. Stehlíka kyselina НзАяОз nie je schopná existen
cie, ta/kže poznáme iba metakyeelinu HAsCte s intramolekulovýtii 
vodíkovým mostíkom). 

Hydroxyd НзАвОд obsahuje \šak už semipoláriie viazaný 
kyslík 

^0—H 
O <— As—O—H 

x O — H 

preto elektroneg-ativita arzénu stúpne o 

Уъ (x*e —XA*) = 0,66.(2,4 — 2,0) = 0,27 

takže má potom hodnotu (2,0 -f- 0,27) = 2,27. 

Rozdiel ( X\\ — X\s) sa preto zmenšil na hodnotu (2,1 — 
2,27) — — 0,17, čiže kyslý charakter stúpol, a preto aj рКл 
klesol na hodnotu: 

P K A = 8,3 + 4,2 (—0,17) = 7,5. 

Kyslík e dvojnou väzbou nemá takýto účinok ako kyslík viazauv 
eemipolárne. 

Tým sa odôvodní nielen to, že sila kyselín toho istého prvku 
ea zvyšuje so stupňom oxydovania (zvýši sa tým počet sernipolár-
ne viazaných kyslíkov): 

0=Ň—O—H pKA = +3,4 J\N—O—H pKv - —0,07 

^O—H ^O—H 
)Aßr—O—H pKA = -+-9,2 Оч-As—O—H

 P
K

A
 = +2,3 

N)—H
 N

0—H 

0 4
"

S
< O _ H PKA = +1,7

 0
 / S

 N o
_

H P K A
 = +0,67 

°^Se <о-н P K A = + 2 ' 5 o ' S e 4)-H P K A
 = +

0
'

7 
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ale aj skut OCTI o s ť, že metakyseliny sú silnejšie ako ortokyseliny 
(napr H3PO4, IbSCk HCIO4). 

Z tohoto hľadiska je potom ľahko pochopiteľné, že НзР^4, 
НзРОз a H3PO2, hoci sú rozdielne oxydované, sú vplyvom svojej 
Analogickej konštitúcie kyseliny približne rovnako eilné: 

^0—H 
0<-P—0—II 

N0—II 

^0—H 
0<-P—H 

N0—H 

^ H 
Оч-Р—0—H 

^ H 

;рКл = 2 pK A = 2 P K A = 1 

Treba ešte pripomenúť, že sa pomocou uvedených matema
tických vzťahov dá vypočítať aj elektronegativita takých prvkov, 
u ktorých -sa doteraz inými metódami nedala zistiť, ak si zme
riame pK \ alebo pKiu Naipr. hydroxyd strieborný má рКл — 12,1 
a pKu — 4, takže: 

12,1 = 8,3 + 4.2 (XR — *Ag) I 
\ (xu — xAe) = 0,9 

4 = 2 + 2,2 (хи — XAg) I 
Elektronegativita striebra #Ag — 2,1 — 0,9 = 1,2. 

Práve tak si môžeme zo známeho pK\ vypočítať zmenu elec
tronegativity so stupňom oxydovania, takže sa tým výhodne pre
kontroluje, resp. v komplikovanejších prípadoch aj obíde Paulin-
gov empirický výpočet. 

Ak ea pridržiavame doteraz uvedených poznatkov, sme nú
tení opraviť si mnohé nesprávne a skreslené predstavy o konšti
túcii chemických slúčenín. Týka sa to z veľkej časti aj anorganic
kej chémie, ako to vo svojej dôsledne prepracovanej knihe nazna
čil 0. Wichterle42. V krátkej štúdii nie je možné ani približne ohra
ničiť rozsah a dôsledky revízie našich klasickou chémiou ovplyv-1 

nenýoh náhľadov, preto sa pokúsime osvetliť podstatu problému na 
niekoľkých príkladoch. 

Ióny typu MO3 si môžeme podľa priestorového usporiadania 
roztriediť vo všeobecnosti do dvoch základných skupín. Alebo le
žia jadrá všetkých štyroch atómov v jednej rovine, sem patrí napnrv 
N03~~, CO3 , BO3 , alebo sú umiestené vo vrcholoch pyra
mídy, ako je tomu napr. pri СЮз"", ВгОз"~ a SO3 : 

CIO3- ( \J ) SOV 

crfro 

3Q2 



Osobitú skupinu tvoria ióny typu (МОз)п, charakterietické pre 
mctafosforečnany a vanadičnany. 

Zpočiatku sa myslelo, že ión N C h - má štruktúru s elektróno
vým sextetom, zapríčinenú tromi semipolárne viazanými kyslíkmi: 

• • • • ^ 
:p: :Q: 

N' 
ю--

Avšak už meranie medziatomovej vzdialenosti N ~ 0 (1,21 A) uká
jalo, že tu nemôžeme predpokladať výlučne jednoduché väzby, 
teho by< vzdialenosť medzi obidvoma atomami musela byť väčšia. 

Dvojná väzba má však osobitný charakter, zapríčinený roz
dielnou funkciou elektrónových dvojíc epôsobujúcich väzbu. Jedcu 
elektrónový dublet, tzv. c—elektróny, je pevne stabilizovaný a po
dobá sa teda elektrónom jednoduchej väzby, zatiaľ čo druhý elek
trónový pár, tzv. я-elektróny, je neobyčajne ľahko pohyblivý. Jeho 
poloha medzi obidvoma sviazanými atomami sa ovplyvňuje jednak 
rozdielnosťou ich clektronegativít, jednak elektrickým poľom ná
bojov v okolí. Dvojná väzba sa teda chová ako krátky prúdovodič, 
na ktorom v blízkosti zelektrizovaného telesa nastáva elektrosta
tická indukcia4 2. 

Ak je tento prúdovodič od ostatných atómov v molekule izo
lovaný, môže sa diať posun я-elektrónov iba medzi obidvoma uvia
zanými atomami. To sa však stane iba vtedy, keď v ich bezpro
strednom susedstve nie je ani jeden iný atom s voľnými elektró
novými dubletmi. V takomto prípade sa я-elektróny priblížia k 
«tomu s väčšou eleklronegativitou, ba v krajnom prípade sa mezo. 
mérny stav môže poeunúť až k polárnej štruktúre s jednoduchou 
väzbou.* tvorenou iba tf-elektrónmi, napr.: 

- N = 0 ^ • - N - O I 

alebo skrátene: 

— N = 0 •< > - N + — 0 -

lebo z formálneho hľadiska jeden z я-elektrónov patril kyslíku už 
aj v dvojnej väzbe, takže až pribratím druhého elektrónu nadobu
dol kyslík j e d e n záporný náboj. 

Ak však susedný atom má voľný dublet, sú elektricky vodivo 
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spojené (konjugované) všetky tri atomy, preto sa môžu elektróny 
z jedného atomu na druhý posunovat': 

M ^ Ö I / Ö i / Ö l 

X 0 ! ^ 0 1 \ ) | 

Tento niezoniérny stav môžeme symbolizovať aj inými spôsobmi: 

-N+f O /O- /0-
x o - v 0 X 0 " 

V anglickej literatúre 3 3 sa mezoméria značí oblúčikmi, ktorých 
šípka naznačuje smer posunu elektrónov: 

Takýto s y m e t r i c k ý spôsob mezomérie ея často nazýva rezo
nancia. 

Anión NO3"- sa preto môže vyskytovať v mezomérnom (rezo
nančnom) stave, v ktorom, ako vždy, sa jednotlivé elektromery 
líšia výlučne usporiadaním elektrónov: 

y>° * ° t® 
0 « - N * Q <-> Оч-гЦ 0 <-> 0 = N Í o 

Z toho vidieť, že všetky tri kyslíky sú si rovnocenné, preto 

°v 
ión NO3 nemôže reagovať рэ-dľa klasického vzorca rs//^—O 

Negatívny náboj tu nie je lokalizovaný, ale je rozložený po celom 
anióne. 

Vzdialenosť medzi atómom 0 a N je síce menšia, >ako by malá 
byť pri jednoduchej väzbe (1,38 A), ale je súčasne väčšia ako by 
to zodpovedalo väzbe dvojnej (1,15 A). Takéto väzby sa nazývajú 
väzby zlomkové. 
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Analogické sumárne vzorce kyseliny dusičnej HNO3 a kyse
liny metafosforečnej НРОз by mohly viesť k predpokladu, že aj 
ich konštitúcia je rovnaká. Zistilo sa však, že okrem uhlíka, dusíka 
л kyslíka nevedia stabilnú dvojnú väzbu vytvoriť nijaké iné prvky. 
Všade tam, kde by sa mala vytvoriť dvojná väzba., je mezomérny 
gtav takmer úplne posunutý smerom k polárnej štruktúre. 

Kyselina НРОз môže mať preto iba štruktúru so sextetom -xa 
fosfore: 

H — o — p = 
N>| 

ktorá je vš-ak veľmi nestála a snaží sa doplniť elektrónovú me
dzeru no oktet voľnými elektrónovými dubletmi kyslíkov v su
sedných moleJkulách. Vznikajú tak alebo vysokomolekulárne re
ťazce: 

0 0 0 
1 I I 

. . _ o P O P O P — . . 
I I I 

OH OH OH 

alebo rozličné kruhovité útvary, vzniklé pospájaním týchto re
ťazcov (Wichterle42). Je teda zrejmé, že pri takejto (rozdielnej 
štruktúre sa HNO3 а НРОз líšia aj svojimi chemickými a fyzikál
nymi vlastnosťami. Nemožnosť vytvoriť dvojnú väzbu je u fosforu 
vyvážená schopnosťou tvoriť stabilne ortokyseliny, ktoré u dusíka 
nemôžu jestvovať. 

Podobné pravidlá platia aj pre chémiu arzénu, antimónu, 
bizmutu, síry, eelénu, telúru a pod. Vznik dvojnej väzby je tým me
nej pravdepodobný, čím vyššia je atomová váha daného prvku. 
Preto tu nevznikajú jednoduché molekuly ale rôzne polyméry, 
podobne ako tomu bolo pri НРОз, alebo sa vytvoria ortokyseliny 
(napr. až НбТеОб, ktorej šesť hydroxylových skupín najnovšie do
kázal B. Stehlík osmózou cez trstinovú blanu). 

Z prvkov šiestej grupy popri kyslíku azda najčastejšie tvorí 
dvojné väzby síra. Najviac tiouhícenín s dvojnou väzbou vznikne 
tam, kde je najväčšia možnosť mezomérie smerom k štruktúre 
e jednoduchou väzbou. Preto napr. u tioamidov sú rovnako opráv, 
nené obidve tieto formulácie: 

(B 

S N S I 
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IJ močoviny treba predpokladať takýto mezomémy etav: 

- N N H 2 - N N H 2 ~ ^ N H 2 

© 

_̂v i o — < 
- NNII2 

Táto pestroeť elektromérnycb štruktúr je zapríčinená tým, že v su
sedstve dvojnej vazby sú dva atomy s voľnými elektronovými pár
mi, čím sa mezoméria rozšíri na všetky štyri atomy v molekule. 

Podobná pestrosť je aj v molekule CO2, kde sú možné tieto 
elektromer ne štruktúry41*-

+ ••- -•• +• + ••-
: О : : : С : О : -<->- : О : С : : : О : -<->- : О : ' С : О : -<->-

О : С : : О : -<-*- : О : : С : : О : 

trátene: 

zatiaľ čo v molekule karbonylsulfidu má kyslík zreteľne vy^«iu 
elektronegativitu (3,5) ako síra (2,5), preto je mezomérny 6tav po
sunutý smerom k polárnej strukture: 

- - e- Ф 
S=C=0 -<-->- i s _ — c = o 

Ako uvádza Wichterle, dokázalo sa to aj experimentálne meraním 
inedzidtomových (vzdialeností interferenčnou metódou. Vzdiale
nosť S—C zodpovedá jednoduchej väzbe, zatiaľ čo vzdiaienoeť 
G—O väzbe trojnej. 

Na rozdiel od uhlíka, kde jestvuje aj skupina = C — 0 , nemo" 
že už analogický útvar vzniknúť v slúčeminách kremíka. Vytvorí 
sa tu iba mezomérny sta/v 

- - 4 . - 0 -
> S i = 0 4—>- >Si 01 



ktorý leží tak blízko polárnej štruktúry, že sa na kremíku vytvorí 
prevažne elektrónový sextet. Dôsledkom toho je opäť га ťaženie • 

. . . — S i — 0 — S i — 0 — S i — 0 — 
I I I 

a tvorenie cyklických útvarov, pospájaných kyslíkovými mostíkmi 
na vysokomolekulárne priestorové štruktúrne mriežky, kde anión 
je obmedzený až plochami kryštálu42. V jednom kryštále je teda 
iba jediný anión, v ktorého dutinách sú umiestené katióny (,po-
irovnaj referát B. Stehlíka v č. 8 Ch. zv.). 

Ak nie je možnosť reťazenia, vznikne anión kyseliny orto-
kremičitej: 

CK N o 

zatiaľ со u kyseliny uhličitej sa podľa Paulinga3 0 vytvorí mezo-
mérny stav: 

. .0 ' ••© 
: 0 : Ю : O: 

H I I 
с ч — v (. u ~*—v c 

H — 6 x 0 — H H — C K ^ O — H Д - - O / N ) — H 

V podetate však nie sú rozdiely medzi chémiou uhlíka a kre
míka také veľké, o čom najlepšie svedčí rozmach nového odvetvia 
priemyslu — chémie silikónov. Ako uvádza Rochow, připravily 
sa tu synteticky napr. takéto reťazce: 

. . . —Si(CH 3 ) 2 —Сб Ш —Si(CH 3) — . . . 
I 
o 
I 

. . . —Si(CH3) — C 6 H 4 —Si(CH 3 )2—. . . 

v ktorých sú navzájom pospájané atomy kremíka i atomy uhlíka. 
Hlavným odlíšením tu teda zostáva predovšetkým schopnosť uhlí
ka tvoriť dvojné a trojné väzby. 

Ak sú dvojné alebo trojné väzby medzi uhlíkovými atomami 
konjugované, presunujú sa elektróny z jedného konca reťazca na 
druhý. Takýto eystém sa však chová ako prúduvodič iba vtedy, 
keď všetky dvojnými väzbami spojené atomy ležia v jednej rovine. 
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Ak je niektorý atom vychýlený, jeho dvojná väzba isa stabilizuje 
•a atom sa chová ako izolátor. 

Mezomériu v konjugovanom systéme si môžeme predstaviť 
ako neustále zamieňame sa dvojných väzieb väzbami jednodu
chými, vplyvom ktorého je charakter dvojných väzieb menej vý
razný: 

сше—сн=CH—-сш+ <-- > сн 2=CH—сн=сш 
<—> CH 2+—сн=сн—сн 2е 

Na vysunutie ^-elektrónov do polárnej štiruktúry bude treba tý,n 
slabšie elektrické pole, čím sú nesúhlaene nabité póly vzdialenej
šie. Pravdcpodobnosŕ jednotlivých polárnych štruktúr sa bude teda 
zväčšovať s dĺžkou konjugo váného systému, až v nekonečne dlhom, 
reťazci k on jugo váných dvojných väzieb by nastalo úplné vyrovná 
nie medzi polárnou a základnou štruktúrou. 

Za takýto útvar môžeme pokladať aj molekulu benzénu, ktorá 
má podľa Kekuleho cyklickú štruktúru s konjugovanými dvojnými 
väzbami. Takáto štruktúra však nesúhlasí s jeho „aromatickým 
charakterom", ktorý sa prejavuje nereaktívnosfou dvojných vä
zieb* citlivosťou na nitráciu, sulfonáciu a pod. 

Vysvetľujeme to tým, že molekuly benzénu sú v mezomérnom 
stave. Všetkých 6 Tt-elektrónov v kruhovom reťazci, ktorý má teda 
charakter nekonečne dlhého prúdovodiča, sa preto môže voľne po
hybovať. Okrem dvoch rovnocenných štruktúr (ktoré vlastne pred. 
stavujú iba náhodné soskupenie elektrónov): 

. u — u 
môžu vplyvom asymetrie molekuly (zapríčinenej substitúciou) 
alebo vplyvom vonkajšieho elektrického poľa vzniknúť aj polárne 
štruktúry. 

Tak napr. v tioacetof'enone 

СНз СНз СНз^ 

a b c 
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leží mezomérny stav prevažne pri štruktúre b s elektrónovým 
sextetom na uhlíku, zapríčineným neochotou я-elektrónov vytvoriť 
dvojnú väzbu = C —S. Vznik ostatných polárnych štruktúr vysvet
ľuje Wichterle4 2 snahou molekuly rozdeliť defekt uhlíkového re-

i fazca tak, aby sa po „zriedení' stal snesitelnějším. 

V anglickej literatúre ea polárne štruktúry benzenového jaiďa 
napr. v tioacetofenone symbolizujú skrátene takto: 

Podobne v mezomérnom stave p-nitrofcnolu môžeme pred
pokladať napr. tieto elektromérne štruktúry4: 

Qp Q& 

H-O 

0O. o 0 0 o o 0 

H-0 н-о+ 

Mierou stability mezomérneho systému je niezomérna (rezo
nančná) energia, vypočítaná zo spalného tepla a energie vzniku, 
ktorá by u benzénu s tromi dvojnými väzbami mala byť 51 kcal/ 
Mol. Experimentálne stanovená hodnota je však iba 39 kcal/Mol. 
Mezomériou s-a teda zvýšila stabilita systému a molekula nadobudla 
podobný stupeň nasýtenosti, ako majú parafíny. 

Každá zo šiestich väzieb v benzéne má iba polovičný charak
ter dvojnej väzby, zatiaľ čo napr. u naftalénu, antracénu a fenan-
trénu nie sú si všetky väzby rovnocenné (väzby zlomkové)30: 
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COCCOcSö 
Takýto «tav má, prirodzene, aj vplyv na chemickú reaktivitu. Je 
teda zrejmé, že s povahou chemických väzieb priamo súvisia vše
tky fyzikálne i chemické vlastnosti slúčenín. Dokonalé ovládanie 
jestvujúcich vzťahov a závislostí má preto prvoradú dôležitosť 
pri anorganických a organických syntézach (substitúcia v aro
matickom jadre, molekulárne prešmykovanie, oxydačné štiepenie 
atď.), pri štúdiu tautomérie, vodíkových mostíkov, chelátov, kom
plexných slúčenín a pod. Charakterom chemických väzieb sa ovplv-
ňuje skupenstvo, rozpustnosř elúčenín v polárnych i nepolárný oh 
rozpúšťadlách, vznik agregátov a koloidov, priebeh polymerácic 
a polykondenzácie, takže rozšírenie vedomostí o tomto novom 
odvetví teoretickej chemie prinesie prvoradý úžitok predovšetkým 
technológom a chemikom v priemyselnom výskume. 

Dôkazom toho sú nielen vždy dokonalejšie plastické hmoly, 
syntetické vlákna (nylon), liečivá, stavebné hmoty (S-cemcnt). 
ale aj aplikovanie týchto nových poznatkov do všetkých fáz výrob 
neho postupu (predčerenie repnej šťavy v cukrovairníctve, flolá-
cia). Pre rozsiahlosť témy venujeme však medzimolekulovým si
lám a vzťahom medzi chemickými väzbami a chemickou reaktivitou 
osobitnú úvahu. 
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Atomové váhy pre rok 1948. 
G. E. F . Lundcl l , predseda Komisie p r e atomové váhy (Com

mittee on Atomic Weights of the American Chemical Society) vo 
vo svojej zprávě 1 zhodnoti l mater iá l , k torý sa nashromáždi l od 
publ ikovania tr ináste j zprávy Komisie p r e atomové váhy p<ri Me
dzinárodnej chemickej úni i 2 , 3 . Hoci sa překontrolovaly atomové 
váhy berýlia, bóru* dueíka, kremíka, volfrámu, medi, selénu, kryp
tonu a xenónu, nebolo t reba m e d z i n á r o d n é hodnoty atomových 
váh z roku 1947 nijako zmeniť. 

V tabuFke nie sú dosiaľ uvedené atomové váhy týchto chemic
kých prvkov: technecium Тс (at. č. 43), polónium Po (at. č. 84), 
asát At (at. č. 85), francium Fa (at. č. 87), neptunium Np (at .с. 

93), plutónium Pu dat. č. 94), americium Am (at. č. 95), curium Cm 
(at. č. 96) a doteraz neobjaveného p r v k u s a tomovým číslom 6 1 . 
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3. Zikmund: Chem. zvesti. 1, 197 (1947). 
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