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VARNO DELO V KEMIJSKEM LABORATORIJU

KEMIJSKO RAVNOTEŽJE

Večina kemijskih reakcij lahko poteka v obe smeri; pravimo jim 
obojesmerne reakcije: 

N2(g) + 3 H2(g) → 2 NH3(g) 

2 NH3(g) → N2(g) + 3 H2(g)

Če taka reakcija poteka v zaprti posodi, produkti ne morejo zapustiti 
posode in zreagirajo v reaktante.

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

Po nekem času se pri določeni temperaturi vzpostavi ravnotežje med 
koncentracijami reaktantov in produktov. Taki relaciji pravimo 
ravnotežna relacija. Sestava ravnotežne zmesi je določena s 
konstanto ravnotežja K.

 
K = 

NH

N          H
3

2

2
3

[        ]

[     ] [     ]

 

2×
            K = 1 × 106 pri T = 25 °C

Pri določeni temperaturi ima konstanta K za določeno reakcijo 
konstantno vrednost. Vrednost konstante se spreminja samo s 
temperaturo. Velika vrednost konstante pomeni večji delež produktov 
v ravnotežni zmesi.

Kemijsko ravnotežje je dinamično; obe reakciji (v desno in v levo) 
še vedno potekata, vendar z enako hitrostjo.

Le Chatelierovo načelo: Na ravnotežni sistem lahko vplivamo. Sistem 
se na spremembe odzove tako, da preide v novo ravnotežno stanje.

Sprememba Pomik ravnotežja
dodamo reaktante ali 
odvzamemo produkte 

pomik v smer tvorbe produktov 

odvzamemo reaktante ali 
dodamo produkte 

pomik v smer tvorbe reaktantov

povečamo tlak v posodi pomik v smer manjše prostornine, tj. manjšega 
števila plinastih delcev

zmanjšamo tlak v posodi pomik v smer večje prostornine, tj. večjega 
števila plinastih delcev 

povišamo temperaturo pomik v smer endotermne reakcije

znižamo temperaturo pomik v smer eksotermne reakcije

Bronsted-Lowryjeva teorija: Kislina je snov, ki odda proton. Baza je 
snov, ki sprejme proton. Reakcija oddajanja in sprejemanja protona je 
protolitska reakcija ali protoliza.
V vodni raztopini klorovodikove kisline molekule HCl oddajo protone 
molekulam vode, nastanejo kloridni in oksonijevi ioni. V tej reakciji 
je klorovodikova kislina kislina, voda pa baza. Z vodo zreagirajo vse 
molekule klorovodikove kisline.
 

V vodni raztopini amoniaka molekule amoniaka sprejmejo protone od 
molekul vode. Nastanejo amonijevi in hidroksidni ioni. Amoniak je 
baza in voda kislina. Le del molekul amoniaka zreagira z vodo, v 
raztopini tako prevladujejo molekule amoniaka.  

Za močne kisline in baze velja:
HCl(aq) + H2O(l) → Cl–(aq) + H3O+(aq)    [H3O+] = c(HCl) 

NaOH(s)  voda   Na+(aq) + OH–(aq)   [OH–]= c(NaOH)

V raztopinah šibkih kislin in baz pa je koncentracija oksonijevih oz. 
hidroksidnih ionov odvisna od vrednosti konstante kisline Ka oz. 
konstante baze Kb:

HF(aq) + H2O(l)  F–(aq) + H3O+(aq)       Ka = 
H O F

HF
3

+     [     ]
[       ]

 ×[            ] –

NH3(aq) + H2O(l)  NH4
+(aq) + OH–(aq)      Kb = 

NH OH
NH

4

3

+     [          ]–[            ]
[           ]

×

Ionski produkt vode: KH2O = [H3O+] × [OH–] =1 × 10–14 pri T = 25 °C
pH je merilo kislosti ali bazičnosti raztopin. pH = –log[H3O+] 
pH + pOH = 14 in pOH = – log[OH–] 

[H3O+] > 10–7 mol/L pH < 7 kisla raztopina

[H3O+] < 10–7 mol/L pH > 7 bazična raztopina

[H3O+] = [ OH–] = 10–7 mol/l pH = 7 nevtralna raztopina

Vodne raztopine soli močnih kislin in močnih baz so nevtralne, soli 
močnih kislin in šibkih baz so kisle, soli šibkih kislin in močnih baz 
pa bazične.

RAVNOTEŽJA V VODNIH RAZTOPINAH REDOKS REAKCIJE

2Mg(s) + O2(g) → 2MgO(s)

Pri reakciji magnezija s kisikom nastane magnezijev oksid, ki je ionska 
spojina, zgrajena iz ionov Mg2+ in O2–.

2Mg → 2Mg2+ + 4e– Oddajanje elektronov je oksidacija.

 O2(g) + 4e– → 2O2– Sprejemanje elektronov je redukcija.

Število oddanih in sprejetih elektronov je enako. Obe polreakciji 
(oksidacija in redukcija) potekata hkrati, skupno reakcijo imenujemo 
redoks reakcija. Reducent je snov, ki drugo reducira, in se pri tem 
sama oksidira, torej odda elektrone. Oksidant je snov, ki drugo snov 
oksidira, pri tem pa se sama reducira, torej sprejme elektrone. Značilni 
oksidanti so halogeni in kisik. Značilni reducenti so kovine I. in II. 
skupine in aluminij ter vodik in ogljik. Najmočnejši oksidant je fluor, 
najmočnejši reducent pa litij.

V galvanskem členu se energija redoks reakcije sprošča v obliki 
električne energije. 

Zn(s) + CuSO4(aq) → ZnSO4(aq) + Cu(s)

Reakciji oksidacije in redukcije potekata v ločenih posodah ali 
polčlenih. Cinkov polčlen je cinkova ploščica (elektroda) v raztopini 
cinkovih ionov, bakrov polčlen je bakrova ploščica (elektroda) v 
raztopini bakrovih ionov. Elektrodi sta povezani z žico prek voltmetra, 
raztopini pa z elektrolitskim ključem. 

Zn(s) → Zn2+(aq) + 2e–         Cu2+(aq) + 2e– → Cu(s)

Danielov galvanski člen Zn(s)|Zn2(aq)||Cu2+(aq)|Cu(s)
V cinkovem polčlenu se cink porablja, elektroni potujejo po žici do 
bakrove ploščice, v bakrovem polčlenu pa se baker izloča. Električni 
krog je sklenjen, skozi galvanski člen teče enosmerni električni tok.

ELEMENTI V PERIODNEM SISTEMU 

Več kot tri četrtine vseh elementov so kovine. So na levi strani 
periodnega sistema, na desni strani so nekovine, vmes pa polkovine 
(glej periodni sistem elementov). 
Kovine dobro prevajajo električni tok in toploto, imajo kovinski lesk, 
so kovne in tanljive. Tvorijo zlitine. Najbolj reaktivne so kovine I. in II. 
skupine ter aluminij. So močni reducenti, redukcijska moč pada po 
periodi od leve proti desni. Kovine prehoda (prehodni elementi) so 
elementi d in f področja. So trde in imajo visoka tališča. Nekatere 
(Pt, Pd, Rh) se uporabljajo kot katalizatorji. Tvorijo spojine z različnimi 
oksidacijskimi števili. Ioni prehodnih elementov so obarvani, na barvo 
iona vpliva oksidacijsko število elementa.
   

VO2
+(aq)                 VO2+(aq)              V3+(aq)         V2+(aq)

Barve vodnih raztopin vanadijevih spojin
Prehodni elementi tvorijo koordinacijske spojine, v katerih so na 
centralni kovinski atom ali kation vezani ligandi. 
Kovinski oksidi so večinoma ionski in pri raztapljanju v vodi dajejo 
bazične raztopine:

CaO(s) + H2O(l) → Ca(OH)2(aq)
Kovinski oksidi reagirajo s kislinami in pri tem nastajajo soli:

CuO(s) + 2 HNO3(aq) → Cu(NO3)2(aq) + H2O(l)
Nekatere kovine tvorijo okside, ki reagirajo s kislinami in bazami. 
Takšni oksidi so amfoterni. 

ZnO(s) + 2 HCl(aq) → ZnCl2(aq) + H2O(l)
ZnO(s) + 2 NaOH(aq) + H2O(l) → Na2[Zn(OH)4](aq)

Polkovine imajo nekatere lastnosti kovin in nekatere lastnosti nekovin. 
So polprevodniki. Oksidi so pogosto amfoterni.
Nekovine slabo prevajajo električni tok in toploto. Pri sobnih pogojih 
so v različnih agregatnih stanjih. Lahko so oksidanti (kisik, halogeni) 
ali reducenti (ogljik).
Nekovinski oksidi imajo molekulsko zgradbo in pri raztapljanju v vodi 
dajejo kisle raztopine: 

SO3(s) + H2O(l) → H2SO4(aq)

UVOD V ORGANSKO KEMIJO

Alkalijske kovine so kovine I. skupine. So mehke in imajo nizka tališča. 
Zaradi izjemne reaktivnosti jih hranimo v petroleju, ali v zataljenih stekle-
nih ampulah. Z nekovinami tvorijo ionske spojine. Reaktivnost se poveču-
je po skupini navzdol. Pri reakciji s kisikom litij tvori oksid (O2–), natrij 
tvori peroksid (O2

2–), kalij, rubidij in cezij pa superoksid (O2
–). Alkalijske 

kovine burno reagirajo z vodo; nastaneta vodik in raztopina hidroksida.
Na(s) + H2O(l) → NaOH(aq) + H2(g)

      Reakcija natrija z vodo            Reakcija natrija s klorom

Halogeni elementi so elementi VII. skupine. Tvorijo dvoatomne 
molekule, pri sobnih pogojih sta fluor in klor plina, brom je tekočina, 
jod pa trdna snov. Fluor in klor sta strupena, brom povzroča opekline 
na koži, alkoholna raztopina joda je razkužilno sredstvo. 
Oksidacijska moč halogenov pada po skupini navzdol. Halogeni 
reagirajo s kovinami, nastanejo ionski halogenidi. Pri reakciji z 
vodikom nastanejo vodikovi halogenidi, ki so v vodnih raztopinah 
kisline. HF(aq) je šibka kislina, druge so močne.

Napetost (potencial) galvanskega člena je enaka razliki elektrodnih 
potencialov polčlenov. Elektrodni potenciali polčlenov so določeni 
glede na vodikov polčlen, kateremu so pripisali potencial 0,00 V. 
Negativni potencial imajo polčleni, ki v členu z vodikovim polčlenom 
oddajajo elektrone, pozitivni potencial pa tisti, ki v členu z vodikovim 
polčlenom sprejemajo elektrone.

E(Zn2+(aq)|(Zn(s)) = –0,76V                    E(Cu2+(aq)|Cu(s)) = +0,35 V

Napetost Danielovega člena je: E = +0,35 V – (–0,76 V) = +1,10 V

Pod vplivom enosmernega električnega toka v talini ali raztopini 
elektrolitov (snovi, ki prevajajo električni tok) potekajo na elektrodah 
redoks reakcije. Govorimo o elektrolizi. Pri elektrolizi taline 
natrijevega klorida nastaneta natrij in klor. 
                        

800 °C2 NaCl(l)                 2 Na(l) + Cl2(g) 

Na katodi poteka redukcija, na anodi pa oksidacija.

   

Elektroliza je industrijsko pomembna, med drugim se uporablja 
za pridobivanje aluminija, rafiniranje bakra, pridobivanje 
natrijevega hidroksida in klora in za eloksiranje aluminija.

Znaki za nevarnost 
v okolju

Vnetljive 
snovi

Oksidativne 
snovi

Plini pod 
tlakom

Eksplozivne 
snovi

Jedko 
za kovine

Nevarno 
za vodno 

okolje

Znaki za nevarnost za zdravje

Takojšnja 
strupenost

Opozorilo za 
nevarnost v 
blažji obliki

Mutageno 
Rakotvorno 
Strupeno za 

razmnoževanje 
Nevarno pri 
vdihavanju

Jedko 
za kožo
Hude 

poškodbe oči
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Natrij se izloča na katodi.
2 Na+ + 2e– → 2 Na(l)

Klor se izloča na anodi.
2 Cl– → Cl2(g) + 2 e– 

Organske spojine so spojine ogljika. Poleg ogljika so v organskih spojinah 
še vodik, kisik, pogosto tudi dušik, redkeje fosfor in žveplo. Ogljikov atom 
tvori štiri močne vezi med seboj in z atomi drugih elementov. Ogljikovi 
atomi se povezujejo v nerazvejene in razvejene verige ali v obroče z 
enojnimi, dvojnimi ali s trojnimi vezmi. Strukture molekul organskih 
spojin prikazujemo s strukturnimi, z racionalnimi ali s skeletnimi 
formulami. Ogljikovodiki so spojine ogljika in vodika. Oglejmo si vrste 
organskih spojin na primerih ogljikovodikov. Organske spojine delimo 
glede na obliko verige ali obroča. 

ORGANSKE SPOJINE
               ALIFATSKE SPOJINE                           AROMATSKE SPOJINE
ACIKLIČNE                    CIKLIČNE

H3C CH2 CH2 CH2 CH3

H2C CH2

CH2

H2
C

H2C

H3C CH CH2

CH3

CH3

H2C

H2C
C
H2

CH2

CH

H
C

H3C C C CH3

Vrsta spojine
Ime 
funkcionalne 
skupine

Primer Ime 

halogenska 
spojina 

halogenska klorometan
bromoeten
1-fl uoro-2-
jodobenzen

alkohol hidroksilna etanol

eter etrska dimetil eter

aldehid aldehidna 
(karbonilna)

etanal
(acetaldehid)

keton ketonska 
(karbonilna)

propanon
(aceton)

karboksilna 
kislina

karboksilna etanojska kislina
(ocetna kislina)

ester estrska metil etanoat
(metil acetat)

amid amidna etanamid 
(acetamid)

amin aminska metilamin

nitro spojina nitro nitrobenzen

Organske spojine delimo tudi glede na vrsto vezi med ogljikovimi atomi.

     NASIČENE SPOJINE                              NENASIČENE SPOJINE
 
samo enojne vezi C–C              dvojne vezi C=C            trojne vezi C≡C

          ALKANI     ALKENI                               ALKINI

  C6H10

      strukturna formula           racionalna formula         skeletna formula 

Snovi (kemikalije, zmesi), s katerimi delamo v laboratoriju, so lahko 
nevarne, ker s svojim delovanjem lahko ogrožajo naše zdravje ali 
povzročijo škodo na predmetih ali okolju. Na vsaki embalaži snovi 
so ob osnovnih podatkih (ime, formula, čistost ipd.) zaradi možne 
nevarnosti tudi opozorilni znaki za nevarnost (novi znaki GHS za 
nevarnost so spodaj) ter R- in S-stavki (te zamenjajo novi H- in P-
stavki). R-stavki so standardna opozorila, ki opišejo učinek kemikalije 
(npr. R35 – povzroča hude opekline), S-stavki so standardna obvestila, 
ki povedo, kako s snovjo ravnamo, kje jo hranimo in kako ukrepamo 
ob poškodbah (npr. S24 – preprečiti stik s kožo). 
Novi znaki GHS za kemikalije so v veljavi od 1. 12. 2010, za zmesi 
(pripravki) pa bodo v veljavi od 1. 6. 2015.
Znaki za fizikalno nevarnost
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