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Skupenské stavy latek

Odlisujeme ti1 skupenské stavy latek:
* plyny
e kapaliny
* pevné latky
Plyny a kapaliny souhrnné oznac¢ujeme jako tekutiny.

Plyny

Idealni plyn

24

obracené — zda-li se néco byt prilis slozité, urcité se to da popsat nebo vysvétlit néjakym
jednoduchym modelem. Chovani latek podléha velmi mnoha zakonitostem, z nichZ ne
vSechny umime matematicky popsat a o existenci nékterych z téchto zakonitosti ani nevime.
Ptesto vSak nékteré zékladni principy chovani latek jsou velmi podobné, spolecné velkym
skupinam latek. Podle téchto spole¢nych vlastnosti pak vytvarime tzv. modely, predstavy

0 ,,idedlnim* chovani latek. Tak mluvime o ide4lnim plynu, idedlnim roztoku, idedlnim
krystalu apod. Spolu s modelem musime vzdy zvazit, kdy se chovani latky blizi chovani
modelu a jestli tedy za danych podminek miizeme chovani latky ptfedpovidat na zakladé
znalosti vlastnosti modelu.

Idealni plyn v pfirod€ neexistuje, je to pouze model. Za urcitych podminek se vSak
chovani realnych plynt blizi vlastnostem plynu idealniho.

Idedlni plyn je definovan témito piedpoklady:

1) molekuly maji urcitou hmotnost, avSak jejich vlastni objem je nulovy

2) mezimolekulové interakéni sily (pfitazlivé ani odpudivé) neexistuji

3) molekuly se pohybuji chaoticky, nezavisle na sob¢

4) idedlni plyn nelze zkapalnit

5) pro idealni plyn zcela piesné plati stavova rovnice: p V=n R T (viz dale)

Typickou vlastnosti plynt je, Ze jejich molekuly jsou daleko od sebe, rychle se
pohybuji a vzajemné se jen malo ovliviiuji. Z toho plyne, Ze plyn po umisténi do jakékoli
uzaviené nadoby béhem par okamzikii rovnomérné vyplni cely jeji objem.

Redlny plyn se bude chovat podobné jako idedlni plyn. Proto chovani redlného plynu
muzeme muzZeme popsat pomoci rovnic platnych pro plyn ideélni tim 1épe, ¢im vice se jeho
chovani blizi definici idealniho plynu, tj. tehdy kdyz:

— jeho molekuly budou co nejmensi, vlastni objem molekul 1ze tedy oproti celkovému
objemu soustavy zanedbat, napt. He (g) je podobnéjsi idedlnimu plynu vice nez napf.

C.He (g)

— molekuly se budou co nejméné silove ovliviiovat

— vzhledem ke vzdalenostem mezi molekulami a jejich velké kinetické energii Ize
zanedbat mezimolekulové interakéni sily, napt. H,S (g) se chova vice jako ideédlni
plyn nez H,O (g) — u H,O se vice uplatiuji ptitazlivé sily (vodikové miistky). Pro
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dany plyn budou mezimolekulové¢ interakce malé, pokud molekuly budou daleko od
sebe (4. pfi nizkém tlaku).

predpoklad neuspotfddaného zcela chaotického navzajem nezavislého pohybu
jednotlivych molekul bude nejlépe splnén pii vysoké teploté, kdy kineticka energie
transla¢niho pohybu molekul pfevazi nad jejich vzédjemnou potencialni energii.

idealni plyn redlny plyn
. . & -

- - ':::I ':::I

O
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Obr. 1: Srovnani vlastnosti idealniho a reilného plynu.

Z chovani plyni byly vypozorovany dil¢i zdkony, pomoci kterych bylo popsano chovani
idealniho plynu, napf-.:
— zakon Boyliv-Mariottetiv (1660): soucin tlaku plynu p a jeho objemu V je pro dané
mnozstvi plynu pfi konstantni teploté konstantni
[n, T]' = p V = konst.
— zakon Gay-Lussacuv (1802) vystihuje linearni zavislost objemu na teploté za
konstantniho tlaku

[n, p] = %: konst.

— zakon Charlesiiv (1787) vystihuje linearni zavislost tlaku plynu na teploté pii
konstantnim objemu

[n, V] = %= konst.

— zakon Avogadriv (1811): ,,Stejné objemy idealnich plynii obsahuji za stejné teploty a
stejného tlaku stejny pocet molekul.

prednéska z FCh — zakon Gay-Lussactiv, Charlestiv — prosim doplnit

! Pokud symbol uréité veli¢iny uzavieme do hranaté zavorky, fikime tim, Ze tato veli¢ina je konstantni.
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Uvedené zakony vystihuji dil¢i vztahy proménnych p, V, T (vzdy jedna musi byt
konstantni) pro konstantni mnozstvi plynu. Molarni objem Vy, je definovan vztahem:
V. = Al (viz téZ molarni veli¢iny)
n
Z Avogadrova zakona vyplyva, Ze molarni objem vSech plyna (pokud jejich chovani
aproximujeme idedlnim plynem) je za dané teploty a tlaku stejny. Napf.
molarni objem idealniho plynu

T :

Vi Je
za tzv. normalnich podminek 273,15K 101,325 kPa 22,41 dm’ mol ™!
za tzv. standardnich podminek 298,15 K 101,325 kPa 24,47 dm’ mol '

, ., je.
, §j., , je molarni objem idealniho plynu.

Spojenim vsech ¢tyt dil€ich zakont byla odvozena tzv. stavova rovnice idealniho plynu:
pV=nRT,kde

Poeveeerreeeeee e tlak (Pa)

Vo objem (m’)

| TSR latkové mnozstvi plynu (mol)
R molarni plynova konstanta (J K ™' mol ")
A termodynamicka teplota T (K)

Dnes, v dob¢ informacni exploze, je vhodné naucit se pouze stavovou rovnici, pomoci
které lze provést vSechny vypocty tykajici se stavového chovani idealniho plynu. Dil¢i
zakony (historicky diive objevené zékonitosti) z ni 1ze odvodit.

Ze stavove rovnice Ize odvodit vztah mezi hustotou a molarni hmotnosti plynt:

Zakladni vztahy:
m m
p v n M pV=nRT
[o IS hustota (kg m™)
M.......... hmotnost (kg)
Vi objem (m*)
1 R latkové mnozstvi (mol)
M.......... molarni hmotnost (kg mol™)
| I tlak (Pa)
R........... molarni plynova konstanta (J K~' mol™)
Teen termodynamicka teplota (K)

Odvozené vztahy:

pV=nRT=|n=—|=pV=—RT = pM=—RT=|V=—|=
M M V p
— _pM
M=pRT = p=—
P P P RT

Smési idealnich plyni

Ve smési vice idedlnich plynd se molekuly navzajem neovliviwiji, tzn. ze kazdy plyn se
chova tak, jako by byl ve spolecném prostoru o objemu V sam.
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Pro kazdy plyn Ize napsat stavovou rovnici ve tvaru:

piV=nRT nebo pVi=nRT

Pieeeeens parcialni tlak i-tého plynu, tj. tlak, P oo tlak
ktery mél i-ty plyn, kdyby byl ve spo-
le¢ném prostoru o objemu V sdm

Vi objem nadoby obsahujici uvazo- Vi....... parcialni objem i-tého plynu
vanou smé&s idedlnich plynt

nj........ latkové mnozstvi i-t€ho plynu
R..... molarni plynové konstanta
T..... termodynamicka teplota

Celkovy tlak p smési idealnich plyni je roven souctu parcialnich tlakt vSech slozek
smési. Tento vztah je znam jako Daltoniiv zakon aditivity parcidlnich tlaka (1801):

P=2.p
Déme-li do poméru parcidlni tlak p; a celkovy stav soustavy p (oboji vyjadieno pomoci

, . RT RT ,,
stavové rovnice p = HT ,Tesp p; =n, T) dostavame vztah:

L RT
iV =£=xi neboli &:xi
p RT n p
A%
Xi eeeenneeeeeeeeeneeaans molarni zlomek i-té slozky smési

Tuto rovnici lze piepsat do tvaru
Pi=PXi

Parciélni tlak i-té¢ho plynu je tedy tmérny molarnimu zlomku tohoto plynu a
konstantou imérnosti je celkovy tlak. Soucet parcialnich tlakti vSech slozek soustavy je roven
celkovému tlaku:

2P =2 (px)=pY x; =pd=p,
coz je znamo pod oznacenim Daltoniiv zakon parcidlnich tlaki:

2P =p

Pro parciéalni objem plati obdobny vztah jako pro parcialni tlak:
Vi =V Xj

YV, =>(Vx)=V)Y x,=vO=V,

oznacovany jako Amagatiiv zakon parcialnich objemii:

YV, =V
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Realny plyn

Zakony pro idedlni plyn (kdysi piiblizné odpozorované a nyni pro zjednoduSeni
pouzivané) nepopisuji realné chovani plynti dostate¢né¢ presné. Nejmensi odchylky realného
chovani od ideédlniho nastavaji, pokud redlny plyn ma malé Spatné€ polarizovatelné molekuly
neschopné tvorby vodikovych mustki a ma nizky tlak a vysokou teplotu. V ostatnich
pfipadech se vyskytuji odchylky v chovani redlnych plyni od idedlniho plynu. Vlastnosti
redlnych plynu jsou:

— vlastni objem molekul je vétsi nez nula

— molekuly spolu interaguji (pfitahuji se nebo odpuzuji)

— redlny plyn je mozno zkapalnit

— pfi expanzi do vakua se méni teplota realného plynu (dojde k zahtati ¢i ochlazeni,
zavisi na teploté plynu na pocatku expanze a na jeho tzv. inverzni teploté — vice bude
probrano v ramci fyzikalni chemie)

Pro popis chovani redlnych plyni nepostacuje s uspokojivou piesnosti stavova rovnice

vvvvvvvvv

(p +ij(vm ~b)=RT , kde

V2
A, b tabelované koeficienty; a charakterizuje mezimolekulové interakce,
b ma vyznam vlastniho objemu molekul
Vi eeeoeeenieeieeeieenn molarni objem
R molarni plynova konstanta
T termodynamicka teplota

Zkapalnovani plynu a kriticky stav

Zkapalnovani plynt se tyka pouze plynt redlnych. Provadime-li pti dostate¢né nizké
teploté (Obr. 2, oblast 2) stlatovani neboli kompresi plynt, dojde pii ur¢itém tlaku
k vytvoreni kapalné faze. Pti dalsi kompresi za konstantniho tlaku (Obr. 2, oblast 3) se
postupné zkapaliiuji dalsi podily plynu, az plynna faze Gpln€ vymizi. Dalsi snizovani objemu
vzniklé kapalné faze je mozné jen za cenu vysokych tlakii (Obr. 2, oblast 4). Nad tzv.
kritickou teplotou (Obr. 2, oblast 1 a tu¢na ¢ara na rozhrani oblasti 1,2, resp. 1,4) plyn neni
mozno zkapalnit sebevétsim tlakem.

A
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Obr. 2: Zkapaliiovani plynt: 1 — oblast nad kritickou teplotou (plyn nelze pouhym stlacenim zkapalnit),
2 — oblast pod kritickou teplotou (plyn lze zkapalnit pouhym stlacenim,
3 — oblast koexistence kapaliny a pary,
4 — oblast kapaliny.Tenké ¢ary jsou izotermy.
Tlusté ¢ary jsou hranice oblasti 1 — 4.

Ko, kriticky bod

| JUT tlak

Pkeeeveennens kriticky tlak — tlak potebny pfi kritické teploté ke zkapalnéni plynu
AV molarni objem

Vi, k ...... kriticky molarni objem — objem, ktery zaujima 1 mol latky pfi kritické teploté a
kritickém tlaku

Ne vzdy bylo zndmo, Ze k tomu, aby bylo mozno plyn zkapalnit, je nutno jej ochladit
na teplotu nizsi nez je teplota kriticka. Navic nékteré plyny maji kritickou teplotu velmi
nizkou (napf. Np: — 146,9 °C; CO: — 140,1 °C; Ne: — 228,75 °C; Hy: — 239,91 °C apod.). Tak
nizké teploty nebylo mozno dfive dosahnout a proto neexistoval zadny zptisob, jak uvedené
plyny zkapalnit. Proto byvaly oznacovany jako permanentni (= vé¢né, stal¢, nemeénné)
plyny.

Kapaliny

Charakteristickou vlastnosti kapalin je, Ze jejich molekuly jsou pomérné stésnané pii
zachovani volné pohyblivosti. To zplisobuje, Ze objem kapalin je velmi mélo zavisly na tlaku,
ale tvar kapaliny se pfizptisobuje tvaru nadoby.

Tenze pary

Z povrchu kapalin i pevnych latek se vzdy (pfi libovolné teplot€ 1 tlaku) uvoliuji ve
vétsim ¢1 mensim mnozstvi molekuly, které prechdzeji do plynné faze. Parcialni tlak této
plynné faze v prostoru nad povrchem kondenzované faze (kapaliny nebo pevné latky)
nazyvame tenze pary.

Rovnovaha mezi kondenzovanou fazi a jeji parou je dynamicka. V daném casovém
intervalu zkondenzuje z pary stejné mnozstvi molekul, jaké se z kapaliny vypaii nebo z pevné
latky vysublimuje.

Se vzrustajici teplotou tenze pary roste. Pii urcité teploté¢ dosahne tenze pary vnéjsiho
tlaku a v ptipad¢€ rovnovahy kapalina — plyn za¢ne kapalina viit. Teplota, pfi niZ dosdhne
tenze par nad kapalinou vnéjSiho tlaku, se nazyva teplota varu.

Fyzikalné chemicka definice teploty varu je:
Teplota varu je teplota, pfi niz tenze par nad kapalinou dosdhne vné&jsiho tlaku.

Je nutné ptipomenout definici fyzikalni a odliSovat je od sebe:
Teplota varu je teplota, pfi niz se kapalina odpatuje z celého objemu (nikoli jen
z povrchu).
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Povrchové napéti kapalin

Kapaliny se chovaji tak, jako by jejich povrch byl pokryt tenkou pruznou vrstvou, jez
se snazi stahnout povrch kapaliny, aby mél co nejmensi velikost. Odborné feceno, v povrchu
kapaliny je napéti, tzv. povrchové napéti. Idealnim tvarem kapalné latky je proto koule,
protoze pii daném objemu ma nejmensi povrch. Ke zvétSeni povrchu kapaliny je potieba
dodat energii.

] R ]
] [ o 9. . ﬂ nf
a LA |
" L e 5 - o B
[ L] L] o o

Obr. 3: Schématické znazornéni sil pusobicich na molekulu uvnitf kapaliny a na jejim povrchu. Sily
pusobici smérem dovnitf do kapalné faze jsou vétsi, coZ zpiisobuje vznik povrchového napéti.

Viskozita kapalin

Viskozita je disledkem smykovych napéti v realné kapaling.

Obr. 4: RozloZeni rychlosti vrstvic¢ek kapaliny proudici trubici.

Velmi jednoduse ji miizeme zavést i takto:
— viskozita je mira neochoty tekutiny téci — napt. med ma vétsi neochotu téci nez
voda (odborn¢ fikdme, Ze ma vétsi viskozitu)
— viskozita je mira odporu, ktery tekutina klade pohybujicim se t€lesim — utikame-
li ve vodg, je nas pohyb pomalejsi a namahavéjsi, nez kdybychom utikali ve
vzduchu (z toho plyne, Ze viskozita vody je vétsi nez viskozita vzduchu)

Viskozita kapalin s rostouci teplotou klesa, u plynii naopak roste.
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Pevneé latky

V pevném skupenstvi jsou atomy, ionty a molekuly rozmistény tak, ze vytvaieji
pravidelnou krystalovou mrizku. Podrobnéji je toto téma probrano v kapitole Krystalova
struktura.

Zahiivame-li pevnou latku, vzrista intenzita pohybu Castic v krystalické struktute. Pti
dostate¢ném zahtati se zrychli pohyb castic natolik, Ze jejich kineticka energie prevladne nad
energii vazebnou a tim se narusi krystalickd struktura. To se projevi zménou skupenstvi
z pevného na kapalné. Tento d¢j se nazyva tani. BEhem tani stejné jako béhem kazdé
skupenské pfemény se teplota soustavy neméni.

Teplota, pii které je za dané¢ho vnéjsiho tlaku pevna latka a jeji kapalna faze
Vv rovnovaze, se nazyva teplota tani.

Stejné jako u kapalin je nad pevnymi latkami tenze pary. Pfi teploté, pii niz tenze pary
nad pevnou latkou dosahne vnéjsiho tlaku, dojde k hromadné pfeméné pevné latky na
plynnou fazi. Tento d€j se nazyva sublimace. Obdobn¢ jako vypatfovani i sublimace probiha
pfi vSech teplotach.

Fazové rovnovahy

Jestlize systém tvofeny dvéma nebo vice fazemi je ve stavu termodynamické
rovnovahy, fikdme, Ze v systému je ustavena fazova rovnovdha.

D¢j, pti kterém prechdzi (méni se) ur¢ité mnozstvi latky z jedné faze do druhé,
nazyvame fazovy prechod. Fazové pirechody dé€lime na piechody 1. a 2. druhu.

Féazové ptechody 1. druhu jsou zndmé pod oznacenim skupenské premény.

Fazové ptemény 2. druhu jsou napft. pfemény rtiznych krystalovych modifikaci.

Typické fazové prechody 1. druhu v jednoslozkovych soustavach jsou:

Eg :l puvodni vysledna nazev
faze faze fazového prechodu
kapalina -~ plyn var
plyn - kapalina  kondenzace, zkapalnéni
pevnd latka _, kapalina tani
. kapalina _ pevna latka tuhnuti
[:::I |:Jf:lpevnél latka — plyn sublimace
plyn - pevna latka desublimace

Vsechny uvedené typy fazovych piechodl existuji i u viceslozkovych soustav, mohou
vSak pfi nich nastavat i dalsi d&je: rozpousténi plynu v kapaling, rozpousténi pevné latky
v kapaling, extrakce, adsorpce, chemicka reakce a dalsi.
Ptiklady fazovych pfemén 2. druhu jsou:
— zména alotropické modifikace, napf.
S (a) S (B)
Sn (bily) =— Sn (Sedy)
— zména poctu atomil v molekule prvku, napf.
0, =— 03 = 04 (objeven 1924, jde o &ervenou krystalickou latku)




Skupenské stavy latek

— zména feromagnetickych vlastnosti, napt. u Fe pfi zahtati na vysokou teplotu

Bod varu

Bodem varu se u Cisté latky nazyva dvojice vzdjemné zavislych hodnot: teplota varu a
tlak varu. Teplota varu je teplota, pfi niz tenze par nad kapalinou dosdhne vnéjsiho tlaku.
U smési je bod varu ur€en teplotou varu, tlakem varu a slozenim kapalné faze.

Normalni bod varu je uréen teplotou varu pfi normalnim tlaku (p = 101,325 kPa) a
v piipad¢ smési také sloZzenim této smési.

Bod tani a bod tuhnuti

Bod tani je urcen teplotou a tlakem tani a v pfipad€ smési také sloZenim této smési.
Teplota tani je teplota, kterou mé pevna faze o daném slozeni, pokud je ve fdzové rovnovaze
se svou kapalinou pii zvoleném tlaku p.

Normalni bod tani je ur¢en normalni teplotou tani, normalnim tlakem (p =
101,325 kPa) a v pfipad€ smési také slozenim této smési.

Bod tuhnuti je urcen teplotou tuhnuti, odpovidajicim tlakem a sloZzenim kapaliny. U
Cisté latky je bod tuhnuti totozny s bodem tani. Teplota tuhnuti je teplota, kterou ma kapalina
o daném sloZeni ve fazové rovnovaze se svou pevnou fazi pii zvoleném tlaku p.

Trojny bod

Pojem trojny bod se pouziva jen u Cistych latek. Trojny bod je kombinace tlaku a
teploty, pii niz jsou v rovnovaze 3 faze téze latky (nemusi se nutné jednat o 3 skupenstvi,
muze jit napt. i o 2 faze pevné a 1 kapalnou apod.).

V jednoslozkové soustavé mohou vedle sebe existovat nanejvys 3 faze, jak plyne
z Gibbsova fazového zakona (viz déle). Systém v trojném bodé€ nema zadny stupent volnosti
(viz dale).

Trojné body ve fazovych diagramech nékterych latek

p (Pa) t(°C)
voda® 613,2 0,0075
CO, 5-10° — 56,4
sira® (T) 1,8 95,6
(T) 1,4-10° 153,7
(T5) 3,73 119

“hodnoty plati pro hexagonalni krystalovou strukturu ledu, ktera existuje za b&znych tlaki; za
vysokych tlakli existuji jiné struktury ledu
® trojné body oznadeny jako ve fazovém diagramu (viz Obr. 11)

Gibbsuv fazovy zakon

Gibbstv fazovy zakon charakterizuje fazové rovnovahy v heterogennich soustavach.
Je znam ve tvaru:
v+f=s+2, kde

10
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Voo pocet stupiiti volnosti = pocet intenzivnich® stavovych veli¢in, které miiZzeme
nezavisle na sobé meénit, aniz by se tim zménil pocet fazi v soustavé

S tereens pocet slozek = minimalni pocet ¢istych latek, jimiz Ize danou soustavu
realizovat

| EUT pocet fazi (faze je Cast soustavy, kterd ma v celém svém objemu stejné

vlastnosti chemické i fyzikalni. Na tvaru a velikosti ¢astic nezalezi. Kazda
fyzikalné€ nebo chemicky odlisn4, homogenni a mechanicky oddélitelna ¢ast
soustavy predstavuje samostatnou fazi.)

Podle poctu stupiii volnosti oznacujeme soustavy jako
invariantni (v = 0),
univariantni (v = 1),
bivariantni (v = 2),
trivariantni (v = 3), atd.

Priklad:
Bylo smichano 1 mol plynného amoniaku, 1 mol plynného chlorovodiku a 4 mol pevného chloridu
amonneho. Kolik stupnii volnosti ma vznikla soustava?
Regeni: v+f=s+2
Dosazujeme: =2  pocet fazi — jedna faze pevna a jedna plynna
s=1  pocet slozek soustavy — amoniak a chlorovodik v poméru 1:1 lze
pripravit z chloridu amonného, jedinou slozkou soustavy je tedy chlorid

amonny NH,Cl1 NH; + HCl
Dosazenim do Gibbsova zakona:
vt+f=s+2
v+2=1+2
v=1 = soustava ma 1 stupeni volnosti (univariantni)

Priklad:
Bylo smichano 1 mol plynného amoniaku, 2 mol plynného chlorovodiku a 4 mol pevného chloridu
amonného. Kolik stupnii volnosti ma vznikla soustava?
Reseni: v+f=s+2
Dosazujeme: f=2  pocet fazi — jedna faze pevna a jedna plynna
s=2  pocet slozek soustavy — amoniak a chlorovodik v poméru 1:2 nelze
pfipravit pouze rozkladem chloridu amonného, proto ma soustava 2

slozky
Dosazenim do Gibbsova zakona:
vtf=s+2
v+2=2+2
v=2 = soustava ma 2 stupné volnosti (bivariantni)

Fazové diagramy

Pod pojmem fazovy diagram rozumime graf, z né¢hoz lze urcit, v jaké fazi nebo fazich
se systém nachazi za dané teploty, tlaku a celkového sloZeni systému.

Existuji rizné typy fazovych diagramii. V zasadé je ¢lenime podle poctu slozek
v systému. Mame pak fazové diagramy pro soustavu jednoslozkovou, dvouslozkovou a

vvvvvv

prostoru (papir, obrazovka pocitace).

? Intenzivni stavova veli¢ina je takova, jejiz hodnota nezavisi na velikosti soustavy, nap¥. koncentrace, teplota.
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Naésledujici obrazky jsou piiklady fazovych diagramii. Zatim je dilezité zapamatovat
si zdkladni tvary fazovych diagramu.

T

1
1
I
I
1
1
|
1

@

X frmmmm e

12

@

=

Na, CO3-NaHCO;-2H, O

Obr. 5: Fazovy diagram jednosloZkové

soustavy.
K¥ivky: TA — vyparovani,
TB — sublimace,
TC - tani.
Body: T - trojny bod,
Tk — kriticka teplota.

Obr. 6: Fazové diagramy dvou neomezené
misitelnych kapalin: a — diagram izoter-
micky, b — diagram izobaricky

Obr. 7: Fazovy diagram Kkondenzované
soustavy. SloZky jsou nemisitelné v tuhé fazi;
v kapalné fazi jsou misitelné a netvoii
slouceninu.

\
\\\ Naz CO; -3NaHCO;

2
|
|
|
|
|
|

Na; C03 -Hz (9}
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Obr. 8: Trojrozmérny fazovy diagram Na,CO;.NaHCO;.H,0

Obr. 9: Zjednoduseny ternarni fazovy
diagram systému Na,0-SiO,—H,0. Komer¢-
né diileZité oblasti jsou vystinovany:

1 - bezvody ,,Na,;SiO“ a jeho zrnité smési
s NaOH,

2 — zrnité Kkrystalické alkalické kiemicitany,
jako Na,SiO; a jeho hydraty,

3 — ¢astecné krystalizované smési,

4 —skla,

5 — hydratovana skla,

6 — dehydratované kapaliny,

7 — polotuhé latky a gely,

8 — nestalé viskézni kapaliny,

9 — béZné komer¢ni kapaliny,

10 — ziedéné kapaliny,

11 — nestalé kapaliny a gely

Si0,

Obr. 10: Fazovy diagram soustavy NaCl — voda.
Oblasti:
I — ziedény roztok NaCl,
I1 — led a ziedény roztok NaCl,
III — pevny NaCl a nasyceny roztok NaCl.
Kiivky:
A — vymrzani ledu,
. B - rozpustnost NaCl.
b Il Bod C je tzv. kryohydraticky (eutekticky) bod.

i | 1 ;
0 10 20 30 &0 50
% Nall

Obr. 11: Fazovy diagram siry.
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Krystalova struktura

Ve skupenstvi pevném jsou molekuly ¢i atomy fixovany na pevné polohy (kolem kterych
atomy, ionty, resp. atomové ¢i iontové skupiny kmitaji). Z toho vyplyvaji takové vlastnosti
pevnych latek jako stalost tvaru a objemu, mechanicka pevnost a velka hustota.

Mohou nastat dva piipady:

a) Uspotadani molekul nebo atomil je pravidelné. V tomto ptipadé jde o krystalické

latky. Vznikaji pti pomalém ochlazovani kapalné faze.

b) Pevné latky bez pravidelné struktury nazyvame amorfni latky. Jejich struktura se
podoba struktuie kapalin, v kterych ustal tepelny pohyb molekul. Proto se amorfni
latky nékdy povazuji za podchlazené kapaliny s velmi vysokou viskozitou. Vznikaji
pii rychlém ochlazeni kapalné faze pod teplotu skeln¢ho prechodu.

Prikladem latky, ktera mize existovat jako krystal nebo jako latka amorfni, je uhlik

(krystalicka latka — diamant, grafit, amorfni latka — saze) nebo SiO; (krystalicka latka —
kifemen, amorfni latka — sklo).

I o .G-f-l.
oo . E}

=] B I i'_ o

J L)

o 8 .'l o-a
hl‘. d Y s ‘b
o | v 2 8 q*
i B gl W | -
TR 0o W
/] _|.1. L] If
o Pl o {
7] 4 = i ¢
i |
|'1’I ﬂr d .
& atomy kiermilu
o ctomy loysti

] b

Obr. 12: Znazornéni struktury: a — ki‘femen, b — ki‘emenné sklo. Vazby v obou pripadech jsou stejného
charakteru, v ki‘femeni jsou v§echny stejné dlouhé (a tedy i stejné pevné), ve skle se délkou vazby lisi (a tim
i svou pevnosti).

Ptechod mezi pevnymi a kapalnymi latkami tvoii tzv. tekuté (kapalné) krystaly. Jsou to
latky majici charakter (napft. viskozitu) kapaliny, ale jevi dvojlom a je prokazéana urcita vnitini
struktura.

a) Tekuté krystaly tvoii nejcastéji slouceniny s vyrazné¢ nesymetrickymi molekulami.
Molekuly ty€inkovitého tvaru se seskupuji paralelné€ do vrstev tvoticich dobie
definované roviny. Roviny po sob¢ dobie klouzou, coz se projevuje tokem. Jde
o usporadani smektické. Piikladem je diethylester azoxybenzoové kyseliny.

b) Nemaji-li ty¢inkovité molekuly bo¢né interakce, nevytvareji vrstvy, ale orientace
molekul ziistdva zachovana; tvoii vétsi svazky, které se mohou podélné pohybovat.
V tomto ptipad¢€ jde o usporadadni nematické. Prikladem je p-azoxyanisol, p-
azoxyfenetol nebo dibenzalbenzidin.

c)

Krystalografie

14
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Ptedstava o vnitini stavbé pevnych latek vznikla na zaklad¢ studia krystali. Krystal je
ptirozené¢ vzniklé téleso, vyznacujici se pravidelnym geometrickym tvarem a rovinnymi
plochami. Usporadanim vnéjSich krystalovych ploch se zabyva krystalografie.

V krystalografii pouzivame zjednoduSujicich nakrest. V krystalické m¥iZce
znazoriiujeme jednotlivé atomy, ionty nebo molekulami bez ohledu na jejich velikost jako
body, pficemz mista, kde leZi jejich stiedy, piesnéji t€ziste ionti nebo jinych ¢astic, se
nazyvaji uzly. Zptsob uspotadani téchto uzll (¢astic) v krystalu se nazyva krystalicka
struktura. Dulezité je skutecnost, ze v kazdé krystalické struktufe mizeme urcit
rovnobéznostén, v némz je takové uspotradani Castic, jaké se pravidelné opakuje v celém
krystalu. Takovyto rovnobéznostén se nazyva zakladni (elementarni) butika. Ze zdkladnich
bungk je pak vybudovan cely krystal, podobn¢ jako je vybudovano zdivo z cihel.

Krystalografie charakterizuje plochy krystalt a jimi proloZené roviny pomoci tii os a
usekd a, b a c, které na nich roviny vytinaji. Délky stran a, b, ¢ a uhly a, 3, y, které tyto hrany

spolu sviraji, nazyvdme mrizkové parametry.

71

Obr. 13: Mrizkové parametry zakladni buriky.

Podle symetrie mizeme krystaly rozdé€lit do sedmi krystalovych soustav:

krystalova soustava | krystalova miizka miizkové parametry | ptiklady
elementdrni buiiky elementdrni buiiky
trojklonna aZtzb#c CuS04.5H,0,
(triklinickd) a#P#y#90° K>Cr,0
jednoklonna aZzb#c CaS04.2H,0,
(monoklinicka) /'/ a=y= 90° #P NazAlFs,
S
’“ ®)
A
]
kosoctverecna azb+#c CaCOs; (aragonit),
(rombick4) a=p=y=90° S (),
gg* KNO;,
¢ KzSO4
ag*
a

15
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ctverecna a=b#c CuFeS,; (chalkopyrit),
(tetragonalni) / a=p=y=90" SnOs,
30°) Ti0,

oge

J
klencova ) a=b=c CaCO; (kalcit),
(trigonalni, a=p=y+90 kiemen, magnezit
romboedricka)
Sesterec¢na a=b#c grafit, ZnS (wurtzit),
(hexagonalni) a=p3=90" y=120" |Zn, Cd, Mg
krychlova a=b=c NaCl, diamant, ZnS
(kubicka) a=p=y=90° (sfalerit), CaF,

w'

a

vvvvvv

plochami nebo jeho vrcholy téchto elementarnich krystald.

Polymorfie je jev, kdy sloucenina mize existovat v riznych krystalickych
modifikacich (soustavach). Ptikladem polymorfie je CaCOs (aragonit, kalcit) a ZnS (sfalerit,

wurtzit).

Alotropie je jev, kdy prvek miiZe existovat v riiznych krystalickych modifikacich

(soustavach). Ptikladem alotropie je S (a ,p3).

Izomorfie - ionty, atomy nebo molekuly nékterych latek, které tvofi krystaly stejného
typu, se mohou ve svych krystalech zastupovat. Vznikaji pfitom tzv. smésné krystaly.

Podminky vzniku smésnych krystali

1) stejny typ krystalové miizky a soustavy pro obé& latky, napf. krystalova soustava

2) stejny charakter vazby, napt. iontova
3) blizké objemy zastupujicich se ¢astic

Krystalové mrizky

Atomy nebo molekuly jsou v krystalu uspotfadany pravidelnég, tzn. maji geometricky tvar.
Elementarni (zakladni) buiika je seskupeni ¢astic tvoticich zakladni a jednoduchou stavebni

jednotku krystalu.

16
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Obr. 1: SloZeni osmisténu a  krychle
z elementarnich krychlicek

..-ﬂ
.-'..-r_".*,, ,..-

Obr. 15: Orientace rovin

Pro vypocet vzdalenosti krystalickych rovin plati Braggova rovnice: Dopadé-li svazek
rovnob&znych paprskl rentgenového zateni na krystalovou rovinu, nastava po jejich odrazu
od krystalové roviny interferenéni maximum tehdy, je-li:

@%

~d

2.d.sinf=n.A
d...... miizkova konstanta, tj. vzdalenost krystalovych rovin (m)
0...... uhel, ktery sviraji dopadajici paprsky s krystalovou plochou, na niz

-y 0
dopadaji (*)
n...... fad maxima (prirozené Cislo)
Aoren vlnova délka rentgenového zafeni zatfeni(m)

Bravais (1848) ukazal, Ze je ¢trnact zdkladnich mtizek, ke kterym lze pfiradit
kteroukoli z prostorovych miizek.

17
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jedroklonnd trojklonna

Obr. 16: Osni kiiZe krystalografické soustavy a Braivaisovy mfizky. MriZka 1 — jednoducha, 2 - télesné
centrovand, 3 — plo$né centrovana, 4 — bazalné centrovana

Typy krystalt

a) iontové krystaly — v klicovych bodech elementarni buriky jsou ionty. Plisobi v nich
elektrostatické sily a diky nim drzi pohromadé¢. Prikladem iontového krystalu je NaCl
— v kli¢ovych bodech se nachazi Na" a Cl .

Obr. 17: krystalova struktura NaCl a CsCl; a — model struktury NaCl, b — schéma vzniku Kkrystalové
m¥izZky u NaCl, ¢ — model struktury CsCl, d — schéma vzniku krystalové mrizky u CsCl

b) molekulové krystaly — v kli¢ovych bodech bunky jsou celé molekuly. Pisobi v nich
vodikové mustky a slabé vazebné interakce. Ptikladem molekulového krystalu je
voda.

18
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Obr. 18: krystalickd struktura methanu a — model struktury, b- krystalovdi mrizka; c- Kkrystalova
struktura jodu
c) atomové krystaly — v klicovych bodech buiiky jsou atomy.
* lokalizované vazby — pt. diamant — kovalentni vazba C — C, koordinacni
¢islo uhliku je 4

Obr. 19: krystalicka struktura diamantu: a — model struktury, b — kuli¢kovy
model orientovany do krychlové miizky

¢ delokalizované vazby — pt. kovy — kovova vazba

$2481¢
® &

Obr. 20: krystalické struktury kovii: a — model struktury, b — krystalové miizKky;
1 — Sesterecna, 2 — krychlova plo$né centrovand, 3 — krychlova télesné centrovana

d) vrstevnaté krystaly — ve vrstvach jsou vazby velmi pevné, ale mezi jednotlivymi
vrstvami je vazba velmi slaba. Piikladem vrstevnatych krystali je grafit a kyseliny
borita.
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Obr. 21: Krystalova m¥izka grafitu. Srafovanim jsou vyznadeny vrstvy atomi vazanych
kovalentnimi vazbami.

Krystalové mrizky kovu

Krystalové miizky kovil tvoii atomy s delokalizovanymi vazbami. Atomy jsou stejné,
maji tvar koule a snaZi se uspotadat co nejtésnéji k sobe. Nejtésnéjsi usporadani je
hexagonalni, vrstvy se skladaji nad sebe. Jsou tfi moznosti uspotadani:

elementdrni bunika vyplnéni prostoru
hexagonadlni 75 %
krychlova plosné centrovana 75%
krychlova télesné centrovana 68%

Krystalové mrizky iontovych krystalt

V kli¢ovych bodech elementérni butiky jsou jednotlivé ionty, zastoupeni iontd
v miizce musi odpovidat zastoupeni iontti ve stechiometrickém vzorci slouc¢eniny. Vazané
ionty maji navzajem riizné poloméry, kationty jsou ¢asto mensi nez anionty, proto pii
znazoriovani krystalové struktury kationty umistujeme so mezer mezi dotykajici se anionty.

O typu elementarni buiiky rozhodne polomér Ly
r

pomér polomérii
kationtu a aniontu

<0,155 linearni 2 OQ

0,155-0,255 trojuhelnikovy 3

zpusob koordinace koordinacni ¢islo znazornéni

0,255 -0,414 tetraedricky 4
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0,414 -0,732

ctvercovy 4 %

oktaedricky 6

0,732 — 1,000 krychlovy 8

Krystalické mrizky kovalentnich latek

a)

b)

d)

molekulové krystaly

O obsazeni elementarni bunky nerozhoduji rozméry atomu, ale tvar molekul.

V krystalické miizce tak mohou vzniknout dutiny (napf. u hlinitokfemicitant), tzv.
jsou pohromadé¢ drzeny vodikovymi miistky nebo slabymi vazebnymi interakcemi.
Molekulové krystaly maji nizkou teplotu tani a tékavost.

atomov¢ krystaly

Kli¢ové body elementarni buiiky jsou obsazen atomy mezi mini jsou kovalentni vazby.
Tato krystaly jsou obrovské makromolekuly s lokalizovanymi vazbami konkrétné
umisténé mezi atomy. Atomové krystaly jsou elektricky vodivé, extrémné tvrdé, maji
vysoké teploty tani (Fadové 1000°C), jsou nerozpustné ve vodg.

vrstevnaté krystaly

Ve vrstvé krystall jsou atomy drZeny kovalentnimi vazbami, mezi vrstvami plisobi
van der Waalsovy sily.. Vrstevnaté krystaly jsou podél vrstev Stipatelné a otiraji se
klatkraty

Klatkraty vznikaji tim, Ze v dutin¢ krystalu je zachycena cizi molekula nebo atom,
maji stechiometrické sloZeni.

5
et

interhalatové (vmezetené) slouceniny
Interhalatové slou¢eniny mohou existovat 1 v roztoku. Pfiklady interkalace jsou:
* komplex DNA-ethydienbromid pouzivany k detekci DNA v molekularni biologii

pary bazi (A=T nebo C=QG)
:::::: interkalace w

——— + EtBr m

jiné struktura —
fialové floreskuje
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* grafit + atomy alkalickych kovi (K, Rb, Cs)
CgM Cervena, CouM modra, CgsNa fialova

|‘| |+|

* atomy alkalickych kovl

Krystalova voda

a) koordinovana voda - je umisténa v klicovych bodech bunky, ptikladem je
[Be(H20)4]SO4

b) iontova voda — ptikladem je voda v CuSO4.5H,0

¢) miizkova voda — molekula vody je ptimo v kli¢ovém bod¢ elementéarni buiiky,
ptikladem je led

d) zeolitickd voda — voda se vyskytuje v prostorach nebo dutinach buiiky, piikladem jsou
hlinitokfemicitany
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Zaklady termodynamiky

Termodynamika

Energetickou strankou popisu soustav a jejich zmén se zabyva obsahla fyzikalni
disciplina — termodynamika. Z Siroké oblasti obecné termodynamiky se chemicka
termodynamika zajima zejména o chemické déje. V§ima si hlavné energetické bilance
chemickych déji a rovnovah, které se v pribéhu déji ustavi.

Zakladni pojmy termodynamiky

Termodynamicka soustava (systém) je ta Cast prostoru, kterou sledujeme. Zbytek
prostoru nazyvame okoli. Systém mtize byt:

. izolovany- tento systém nevymeénuje s okolim latky energii, ani v ném
nenastava latkova vyména s okolim, napt. obsah uzaviené Dewarovy nddoby
(tzv. termoska)

. uzavreny - tento systém vymeénuje s okolim latky energii, ale neni v ném
latkova vyména, napt. obsah uzaviené konzervy (lze ji zahtat, ale nelze zménit
slozeni obsahu)

. otevreny - tento systém vymeénuje s okolim latky energii, je v ném i latkova

vymeéna, napf. Zivé organismy

Obr. 22: Typy systémii

Cast systému, ktera ma stejné fyzikalni i chemické vlastnosti v celém svém objemu, se
nazyva faze. Pojem ,,faze* neni totozny s pojmem ,,skupenstvi. D4 se fict, ze skupenstvi je
jednim z druht faze, stejné jako napf. rizné krystalografické modifikace.

Priklad:
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skupenstvi pevné kapalné | plynné
faze S()|SP)|S (amorfni)| SN | S(g)

Systémy miizeme klasifikovat podle poctu fazi na:

. homogenni — systém je tvoren jednou fazi; napt. vzduch — pouze plynna faze, roztok
cukru ve vodé — pouze kapalna faze, bronz (slitina Sn + Cu) — pouze pevna
faze

. heterogenni — systém je tvoren né¢kolika fdzemi; napt. olej smichany s vodou (2

kapalné faze), led ve vod¢ (kapalnd a pevna faze)

Stav soustavy je urcen souhrnem jeho vlastnosti, které nazyvame stavové veli€iny.
Mezi stavové veli€iny patii napf. teplota, tlak, objem, vnitini energie, hmotnost, koncentrace.

_— .
V=1dm’ V=1cm’
c=1QM c=10OM
t=20C t=20C
p=1,1gem’ p=1,1gem”
m=1100g m=11g
A L J

Stavové veli¢iny rozdélujeme na:

. intenzivni — jejich hodnota nezévisi na velikosti soustavy, napf.
koncentrace, teplota, hustota
. extenzivni — zavisi na velikosti soustavy, napf. objem, hmotnost

Pti pfechodu systému z jednoho stavu do druhého se hodnoty stavovych veli¢in zméni
vzdy stejné bez ztetele na zpusob, jakym se tato pfemeéna uskutecni. Pfechod systému
z jednoho stavu do druhého se nazyvéa termodynamicky déj a mize byt:

. vratny (reverzibilni) — d€j l1ze kdykoli zastavit a soustavu stejnou cestou vratit do
puvodniho stavu
. nevratny (ireverzibilni) — vSechny ostatni déje, v ptirod¢ probihajici samovolné

Probiha-li vyména latek i energie mezi systémem a okolim obéma sméry stejnou
rychlosti, je soustava v termodynamické rovnovaze.

Stavové veliCiny, jejichZ velikost nelze ani vypocitat ani zméfit, ale 1ze snadno ur€it
jejich zménu, nazyvame stavové funkce. Stavovou funkei je naptiklad vnitini energie, ktera
se sklada z vice ptispévki:

U = Etrans T Eel + Erot + Evib

| 6 vnitini energie

Euvans.... translacni energie molekul
Eeleeveennnnnn. energie elektront (excitace)
| rotacni energie molekul

| vibraéni energie molekul
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translace malelsaly rotace molsloly wibrace molalmly
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Obr. 23: Energie molekul: a — translac¢ni energie (je urc¢ena posunem, neboli translaci molekul v prostoru),
b — rotacni energie, ¢ — vibra¢ni energie (atomy v molekule se periodicky pribliZuji nebo vzdaluji, jinymi
slovy kmitaji nebo vibruji, jako by byly spojeny pruZinou).

Prvni véta termodynamicka

Prvni véta termodynamicka je zdkon zachovani energie, aplikovany na

termodynamické d¢je.
Vyc¢lenime-li z celkové energie soustavy jeho celkovou energii kinetickou a

potencialni, zbude tzv. vnitini energie soustavy U. Pti piechodu ze stavu 1 do stavu 2 se
zméni vnitini energie soustavy o AU = U, — U;.

Energie se mezi soustavami muze vyménovat ve formée tepla nebo prace. Praci
systémem piijatou budeme oznacovat W, jeji hlavni jednotkou je joule J. Teplo, které

soustava piijala, ozna¢ime Q.
K vyméné energie ve formé tepla dochazi tehdy, existuje-li mezi soustavou a okolim

teplotni rozdil.

Matematickym vyjadienim prvni véty termodynamické je vztah:

AU=Q+W
AU......... zvyseni vnitini energie soustavy
Qo teplo soustavé dodané
W...... prace soustavé dodana

Vzrlst vnitini energie systému je roven souctu tepla a prace, které soustava pii tomto d&ji

piijala.

Praci vykonanou soustavou délime na:

. objemovou— objem soustavy se meni, tyka se zejména plynda,

. neobjemovou— objem soustavy se neméni, jde o praci vykonanou napf.
elektrickymi silami.

Je nutno odlisSovat praci vykonanou soustavou W a praci vykonanou vnéjSimi silami
W. Mezi obéma plati vztah: W =— W . Obecné pro objemovou préci plati vztah:

T=m’kgs”
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W = jpdV , kde
Vi
Vi po&ateéni objem (m?)
Vi kone&ny objem (m°)
J tlak (Pa)
Vi objem (m’)

V2
Ze vztahu pro objemovou praci W = J.pdV a z vyznamu urcitého integralu plyne, Ze

Vi
objemova prace vykonana soustavou je rovna ploSnému obsahu obrazce pod grafem zavislosti
p=1(V) vp -V diagramu:

0 v, v, V

Nasledujici tabulka ukazuje zptisob vypoctu objemové prace pii riiznych déjich
s plynem. Pfedpoklada se uzaviena soustava (konstantni mnozstvi plynu, n = konst.).

déj p — V diagram objemova prace vykonana soustavou
izochoricky | p — v
V =konst. dv=0= WzJ‘PdVZO
Vi
0 " i |pfiizochorickém d&ji se objemova prace nekond
izobaricky
p=konst. | * a W= j pdV = pjdv PV =p(V, - V,)
'{J’
D Vi W 1|.I
izotermicky 7 aRT nRT
T = konst. p W:J‘pdV:pV:nRT:p—— j
n = konst. = Vi
0l v. v. 7 |=nRT j dV =nRT[InV]}" =nRT(InV, - V,)=
=nRTIn Yy
Vl

tabulka 1: Vypoéty objemové prace W . V...objem, V,...poéateéni objem, V,...koneény objem, p...tlak,
T...teplota, n...laitkové mnoZstvi, R...molarni plynova konstanta.
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Termochemie

Termochemie je oddil termodynamiky, ktery se zabyva tepelnymi jevy pii
chemickych reakcich. Mnozstvi uvolnéného ¢i pohlceného tepla zavisi nejen na mnozstvi
reagujicich latek, ale 1 na jejich skupenstvi a na zptisobu, jakym reakce probiha.

Reakéni enthalpie AH je teplo, které reakeni soustava ptijme, uskutecni-li se reakce
v jednotkovém rozsahu (tj. zreaguji-1i v soustavé za konstantniho tlaku takova latkova
mnozstvi jednotlivych slozek, jaka udéavaji stechiometrické koeficienty v chemické rovnici) a
teplota vychozich latek a produktii zistava stejnd. Podminkou je, Ze reakce probéhne za
konstantniho tlaku.

Jsou-li vychozi latky i produkty reakce ve standardnich stavech (t =298,15 K; p =
101 325 Pa; pevné latky v nejstalejsi modifikaci), mluvime o standardnich reakénich teplech,

kterd znac¢ime AH .

Podle hodnoty (znaménka) reakcni enthalpie délime reakce na:
. exotermicke — soustava teplo uvoliuje a predava ho okoli (AH<O0),
. endotermické — soustava teplo pohlcuje (AH>0), neboli pfijima ho od okoli.

Ptikladem exotermické reakce je hoteni vodiku:
H,+ 1 0, - H,0(g) AH = — 241,750 kJ mol ™
2

Teplo se odevzdava ven ze soustavy, a proto se hodnota AH piSe se zapornym znaménkem.
Typickou endotermickou reakci je rozklad vodni pary:

H0 (g) - Ho+ 1 0O, AH = 241,750 kJ mol '
2

Teplo soustava pohlcuje, a proto se u hodnoty AH nachazi kladné znaménko.

Termochemické zakony

Prvni termochemicky zakon

Prvni termochemicky zakon formulovali v roce 1780 Antoine Lavoisier a Piere
Laplace.

Reakeni teplo dané reakce a reakeni teplo téze reakce, :
probihajici za stejnych podminek opacnym smérem, je az na
znaménko stejné.

Antoine Lavoisier

(1743-1794)
produkty http://en.wikipedia.org/wiki/Lavoisier

vychozi latky

AH,
AHl = — AHZ
., . Pierre-Simon, Marquis de Laplace
Priklad: ] (1749-1827)
CO +H,0 - CO,+H, AH 08 =— 41,2kJ mol™! http://en.wikipedia.org/wiki/Laplace
CO, +H, — CO + H,0 AH,oq = 41,2 kJ mol

Druhy termochemicky zakon
Autorem druhého termochemického zakona je Germain Henri Hess, zdkon zvefejnil v
roce 1840.
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Celkovy tepelny efekt chemické reakce je stejny pro vSechny cesty od vychozich latek

k produktim.
2T VN
Qi
vychozi latky produkty
VaVAY
Q4
Q=Q=Q:=Qs=...

Hesstiv zakon pouzivame k vypoctu reakénich tepel, ktera nelze ziskat pfimym méfenim.

Priklad:

Reakeni teplo oxidace uhliku na oxid uhelnaty neni mozno zméfit ptimo, protoze i pfi opatrné
oxidaci uhliku vznika vedle oxidu uhelnatého i oxid uhli¢ity. Zméfit vsak miizeme reakéni tepla oxidace
uhliku na oxid uhlicity a oxidu uhelnatého na oxid uhlicity:

C (s, grafity + L 0, (g) — CO (g) AH = x
2
C (s, grafit) + 0 (g) - CO; () AH =-393,1 kJ mol”!
CO(g) +1 0,(g) - COs(g) AH’ = 282,6 kJ mol '
2
CO AHj
5 0O,
—282,6 k] mol™
15 0,
C —393,1 kJ mol ' CO,
AH,
O,

Obr. 24: Grafické znazornéni vypoctu reakéniho tepla oxidace uhliku na oxid uhelnaty.
Z Obr. 24 plyne, e reakei C + 1 0, - CO lze rozdélit na dva dil&i déje: C + 0, — CO, a CO +
2

1 0, ~ CO,. Ziejm& AH, # AH, + AHj. Po &iselném dosazen:
2
~393,1 kI mol ' =x + (- 282,6 kI mol ")
x =—110,5 kJ mol'

Termochemické (enthalpické) déje
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1) Pro snizeni poc¢tu termochemickych udajt vedoucich k urceni reakéniho tepla urcitého
déje se zavadéji specidlné definované enthalpie — slu¢ovaci a spalna.

Sluc¢ovaci enthalpie latky je reak¢ni enthalpie reakce, pfi niZ vznikne 1 mol dané latky pfimo
z prvka. Slucovaci enthalpie prvki je vzdy rovna nule.

Spalna enthalpie latky je enthalpie reakce, pii niz je 1 mol dané latky dokonale spalen.
Typické produkty dokonalého spalovani jsou: CO,, H,O, SO, (nikoli SO3), P,Oy. Spalné
enthalpie téchto latek a kysliku jsou nulové.

Z tabelovanych hodnot standardnich sluc¢ovacich nebo spalnych enthalpii jednotlivych
slou€enin je mozno vypocitat standardni reakéni teplo jakékoli reakce. Reakci je mozno
teoreticky nakombinovat z reakci tabelovanych.

Priklad:
Rozhodnéte, zda a za jakych podminek je uskutecnitelné reakce
C+H,O0 - CO+H,

Reseni:
Hs (g) + % 02 (g) - HZO (g) [AHslué]Hzo =— 241,8 kJ morl
C (s, grafit) [AHge]c =0
C (s, grafit) + L 0, (g) - CO (g) [AHgiue]co =— 110,5 kJ mol!
2
H, (g) [AHslué]H =0

[AHjuclco ~ [AHsuelino = — 110,5 — (= 241,8) = 131,3 kJ mol”
Z vysledné hodnoty reakéniho tepla vyplyva, Ze reakce je endotermicka a miize probihat pouze tehdy,
budeme-li vychozim latkam dodévat teplo 131,3 kJ na kazdy mol reagujici latky.

2) Born-Habertiv cyklus — plati pro iontové slou¢eniny, uréuje se pomoci néj miizkova
energie
Vznik LiF(s)

AHsubl

L+l hE g LFO
ORI

[AHge]rir = [AHswor]ui + I + % [Ep]r— Af — [Emt]LiF

[AHgpe]LiF - ... standardni slucovaci enthapie
[AHgubi]Lieeveeeeee zména enthalpie pii sublimaci
| PR iontova energie
[Ep]Faeeeeeeeveennns disocia¢ni energie

AF o, elektronova afinita

[EmJLiF «eevveeenns miizkova energie
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Energetické veliCiny vystupujici v tomto cyklu jsou vSechny vztaZzeny na mol a maji hodnoty:

Li(s) — Li(g) [AH,upi]Li = 154,9 kJ mol ™
Li(g) »Li"+e ILi = 519,2 kJ mol™
% F, - F L [Ep]r.=75.,4 kJ mol ™
2
F+e - F Ar=1339,1 kI mol™
Li" + F - LiF [Eweluir = 1021,7 kJ mol™

Z vyse uvedené rovnice vypocitdme vyslednou slu¢ovaci enthalpii
[AHgeluir = 154,9 + 519,2 + 75,4 - 339,1 —-1021,7=-611,3

Reakce
Li(s)+ ! F, - LiF
2

ma slutovaci enthalpii — 611,3 kJ mol™
3) urceni energie vazby E,,, — u kovalentnich latek

Hodnota energie vazby zavisi na tom, v jaké molekule a na jakém mist¢ tato vazba je. Mame-
1i naptiklad molekulu CH,4, miiZeme z ni odtrhavat atomy H jeden po druhém:

CHs - CH; + H

CH; - CH, + H

CH, — CH + H

CH - C + H
Kdybychom mohli pro kazdou z téchto reakci urcit hodnotu AH, dostali bychom ¢tyfi rtizné
ptipady. Ziskat tyto informace s vEtsi presnosti je ve skutecnosti obtizné, proto uvadime

ptiblizné hodnoty:
CH;, - CH; + H AH = 422 kJ mol !
CH; - CH, + H AH = 364 kJ mol ™!
CH, - CH + H AH = 385 kJ mol ™
CH - C + H AH =335 kJ mol ™

Ve skutecnosti jsou vazby v CHy4 rovnocenné, proto miizeme vzit v tivahu hypotetickou
reakci, pfi niz se molekula CH4 rozstépi na jeden atom C a ¢tyfi atomy H. Tuto reakci
muzeme vycislit pomoci standardnich slucovacich tepel.

4 E,,, (C—H)
CH. (g) 4H(g)+C(g)

74,94 kJ mol™!

2 - 436,26 kJ mol’! 717,2 kJ mol™

C(s)+2H:(g)

4 By, (C-H) = 74,94 + 2 - 436,26 + 717,2 = 1664,7 kJ mol
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1664,7

Ey., (C-H) = =416,2 kJ mol ™

Odhad sméru spontanniho pribéhu reakci

Pti odhadu sméru reakce se pouziva tzv. Gibbsova energie. Jeji hodnota souvisi
s enthalpii, entropii a termodynamickou teplotou vztahem:

AG=AH-TAS
AG........ zména Gibbsovy energie
AH........ zména enthalpie
T termodynamicka teplota
AS ... entropie

Entropie vyjadiuje miru neuspoiadanosti soustavy. Systém o vice ¢asticich ma vétsi entropii.
Z definice entropie plyne vztah:

AS = & , kde
T
AS ... ptirtstek entropie
AQ........ teplo pfijaté soustavou pii izotermickém déji
T teplota

Odhad uskutecnitelnosti reakce

Chceme-li zjistit, zda uvazovany d¢j mize nastat, sta¢i vypocitat jeho AG. Mohou nastat tfi
moznosti:

AG<0 uvazovany d¢j nastane
AG>0 uvazovany dé¢j nenastane, probchne déj opacny
AG=0 soustava je v rovnovaze

Vliv teploty na smér reakce

Nasledujici vypocet ukaze, Ze pii nizké teploté bude probihat reakce zleva doprava
No+ 1 o, NO,
2
a pri teploté vysoké bude probihat zprava doleva

NO, No+ 1o,
2
Vysledek sméru reakce v§ak miizeme odhadnout i bez vypoctu, nebot’ obecné plati, ze
zvySenim teploty jsou podporovany rozkladné (disocia¢ni) dé&je a ze pti vyssi teploté bude
teplota posunuta na stranu vét§iho poctu molekul (v tomto piipade doleva).

Priklad:
NOo+ 1 0, =— No,
2
AH < 0 (experimentalné zjisténo)
AS <0 (entropie je vétsi na levé stran€ rovnice, kde je vétsi pocet ¢astic)
Nizka teplota: AG=AH-TAS
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Soucin T AS bude malé ¢islo a na pravé stran¢ rovnice pievladne AH, proto tedy AG <0 a
reakce bude probihat zleva doprava = stabilni bude NO,.
Vysoka teplota: AG=AH-TAS
Soucin T AS bude velké ¢islo, proto bude soucet T AS mit velkou zapornou hodnotu. Na pravé
stran¢ vztahu AG = AH — T AS pievladne ¢len— T AS (i se znaménkem minus ma kladnou hodnotu). Proto
AG > 0 a reakce bude probihat zprava doleva = stabilni bude NO, O,.
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Chemicka rovnovaha

Ustalovani rovnovahy, rovnovazny stav

Pokud se neméni makroskopické méfitelné vlastnosti soustavy (tlak, teplota, chemické
sloZeni apod.), fikdme, Ze soustava je v rovnovazném stavu. Neznamena to ovSem, Ze by
v soustave nenastavaly zadné zmény. Vlastnosti soustavy se méni vzdy, ale v rovnovaze jsou
tyto zmény tak malé a rychlé, Ze béznou méfici technikou nejsou pozorovatelné.

Chemicka rovnovaha je takovy stav soustavy, v némz se neméni jeji sloZeni, i kdyz
v ni neustale probihaji chemické déje. O chemické rovnovaze mluvime tehdy, pokud
teoreticky pfipada v tivahu, Ze by v soustavé daného chemického sloZzeni mohlo dochazet za
urcitych podminek k chemické reakci. Kazdé soustava sméfuje do rovnovahy a v ni setrvava
tak dlouho, dokud se nezméni vnéj$i podminky (tj. dokud neni rovnovaha vnéjSim zasahem
porusena, napt. zménou teploty nebo pridanim chemické latky apod.).

V nékterych otevienych soustavach (chemickych, fyzikélnich a zejména biologickych)
se muze ustavit ustaleny stav, tj. takovy, v némz udrzeni neménného slozeni soustavy je
provazeno neustalou zménou energie (systém neustale pfijima energii z okoli, zména
Gibbsovy energie neni nulova).

Pokud budou v systému probihat vratné’, pak pfi rovnovéaze b&Zi reakce obdma sméry
stejnou rychlosti. Z tohoto faktu Ize pti znalosti zakladii chemické kinetiky vyvodit vztah pro
rovnovaznou konstantu. S timto odvozenim se seznamime pozdgji.

m [ o
[c] %Lr T

Obr. 25: Casova zména koncentraci latek pro reakce vratné.

Guldberguv-Waageuv zakon (1863)

* Vratné reakce jsou charakterizované tim, e soucasné s danou reakci probiha i reakce zpétna.
Napf. NH; + HCI NH,Cl
Mame napf. chomacée vaty napusténé NH; a HCI, jejichz vypary se smichaji a vznikne NH,Cl. Zahtivame-li

misto s NH,4Cl, molekuly se oddé€li a vznikne opét NH; a HCL
@ NH,CI HCl

33



Chemicka rovnovaha

Podminky pro ustaleni chemické rovnovahy jsou:

— reakce musi byt vratna

— za ¢asovou jednotku v chemické rovnovaze vznikne prave tolik produkti, jako se
jich rozpadne.

Chemicka rovnovaha je popsdna tzv. rovnovaznou konstantou. Chemickou reakci
obecné zapiSeme:

aA+BB

A,B,C, D

D - produkty

yC+d8D
symboly chemickych latek (A, B - vychozi latky = reaktanty; C,

......... stechiometrické koeficienty

Rovnovazna konstanta charakterizuje rovnovahu reakce a Ize ji definovat pomoci:

34

a) tlaka

b) koncentraci

c) aktivit

_p{py
K= 5
Pa Ps
rovnovazna konstanta vyjadiena pomoci tlaki
p tlak latky umocnény na piislusny stechiometricky

koeficient (dolni index oznacuje chemickou latku)
_[c)[of

" [al[B

rovnovazna konstanta vyjadiend pomoci koncentraci

[A]* Kkoncentrace latky umocnéna na pfislusny
stechiometricky koeficient

K

Y .0
_8cdp

o B
a, ap

Ka
rovnovazna konstanta vyjadiena pomoci aktivit

a aktivita  latky = umocnénd na  pfislusny
stechiometricky koeficient (dolni index oznacuje chemickou
latku)
y
K, =2¢

X

5
Xp

o B
XA XB

rovnovazna konstanta vyjadiena pomoci molarnich zlomkt

X molarni zlomek latky umocnény na pfislusny
stechiometricky koeficient (dolni index oznacuje chemickou
latku)

Obecné je v Citateli soucin udaji o koncentraci (aktivite) produktli umocnénych na
prislusné stechiometrické koeficienty. Ve jmenovateli je obecné soucin tdajti o koncentraci
(aktivité) produkti umocnénych na ptislusné stechiometrické koeficienty.

Je-1i rovnovazna konstanta vétsi nez 1, je rovnovaha reakce posunuta doprava. Je-li
rovnovazna konstanta mensi nez 1, je rovnovaha reakce posunuta doleva.

Chemickou rovnovahu z hlediska termodynamického kvantitativné popisuje tzv.
van’t Hoffova reakéni izoterma

=-RTIK,
AG.

AG,

T

reakéni Gibbsova energie za standardnich podminek
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| 2 molarni plynova konstanta
T termodynamickd teplota
| rovnovazna konstanta vyjadiena pomoci aktivit

Poznamka:
Obvykle rovnovaznou konstantu vyjadifenou pomoci aktivit K, nahradime vyjadienim
pomoci koncentraci K.. Je to sice mén¢ presné, ale podstatné snadnéjsi pro vypocty.

Vypocet aktivity iontl v roztoku

V termodynamickych vztazich popisujicich vlastnosti roztokl (zejména elektrolyti) je
presnéjsi pouzit misto koncentrace tzv. aktivitu:

ai= CiYi
TR aktivita i-tého druhu iontu’
Cieeeereeenennens koncentrace i-tého druhu iontu
Vieoreerrreeruens aktivni koeficient i-t¢ho druhu iontu

Aktivitni koeficienty se vypocitaji podle Debye-Hiickelova zdkona, jehoz
zjednodusena (limitni) verze ma tvar:

log vi= A 7z \/f
A tabelovana konstanta, pro vodné roztoky je rovna ptiblizné 0,5
Ziveeeeeeeeenannnn nabojove Cislo
) ., 1

| ST iontova sila roztoku : 1= —Z (ci ziz)
Priklad:
Mame 0,1 mol dm ™ roztok Na,SOs. Vypotitejte aktivitu Na" a SO4%.

Reseni:

1) napiSeme rovnici disociace vSech latek pritomnych v roztoku
Na,SO4 — 2 Na™ + S0~
2) udélame tabulku

seznam iontll piitomnych v roztoku
Ci
Zi
Ziz
Ci Ziz
3) vyplnime tabulku
Na' SO,
Ci 2-0,1=0,2 0,1
Z; 1 -2
z’ 1 4
iz 02-1=02 [ 0,1-4=04

Y(ciz) =02+04=06
4) vypocitame iontovou silu

I =%Z(ci zi2)=%0,6 =0,3mol dm™

i

4) vypotitame aktivitu Na™a SO4*

> Druhem iontu rozumime ion lidici se elektrickym nabojem (napt. Fe*" x Fe’") nebo odlisnym prvkem (Na* x K
xLi'x...)
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Na  —logy . =Az’VI1=0,50°Q/0,3 =074
V. =107 =0,532
a_. =c z =0200,532=0,1064
S0/ ~logyy, =Az V1=050-2) 003 =1,095
Vgor- =107 =0,08
=c, z, =0,110,08 = 0,008

g

Priklad:
Méme 0,01 mol dm > roztok KCl a 0,1 mol dm ° roztok K,SO,. Vypocitejte aktivitu K, CI” a SO4*.
Reseni:
1) napiSeme rovnice disociace vSech latek, presnéji silnych elektrolytl, piitomnych v roztoku
KCl - K"+ CI°
K804 - 2 K"+ S04
2) vyplnime tabulku

K Cl’ SO,
ci 0,01 +2-0,1=021 0,01 0,1
z 1 —1 )
7’ 1 1 4
ci 7 021-1=0.1 0,01 -1=0,01 0,1-4=04

Ycizit =021+0,01+0,4=0,62
3) vypocitame iontovou silu

= lZ(ci zf): L0,62=031moldm™
24 2
4) vypocitame aktivitu K, Cl" a SO,>
K: -logy,.=Az’1=050°0/031=02784
Y. =107 =0,5268
a . =c;z =02100,5268=0,1106
cr: -logy,. =Az’V1=0,501)] 3/031=02784
¥, =107 =0,5268
a_. =c,z =0,0100,5268 =0,005268
50 —logy,,, =Az N1=0502) Q/031=11136
Vg =107 =0,077

a_, =c z =0,100,077=0,0077

SO¥

Ovliviiovani rovnovahy

Pti ovliviiovani rovnovahy se uplatituje princip akce a reakce aplikovany na chemické
dgje, tzv. Le-Chatelieriiv-Braunuv princip:

Poruseni rovnovahy vnéjsim zasahem (akci) vyvola dej (reakci), ktery smeruje ke
zruSeni ucinku vnéjsiho zdasahu.

Priklad: Aplikace Le-Chatelierova-Braunova zakona:
* viiv zmény koncentrace latek:
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Hy (g) + L (g)
akce: odebereme produkt
reakce: probéhne takovy d¢j, aby odstranény produkt byl opét doplnén, tj. reakce zleva
doprava
* viiv zmény tlaku: projevi se jen tehdy, pokud se reakce ucastni alespon jedna plynna latka (bud’
jako reaktant, nebo jako produkt) a pokud soucet stechiometrickych koeficientl u plynii na
levé stran€ rovnice neni roven souctu stechiometrickych koeficientd u plynt na pravé strané

2 HI(g)

rovnice (napf. na reakci K, (g) + I, (g)

2SO0 O 2 SO
3(2) +02(2) 3 (g)

3 mol (g) 2 mol (g)
akce: snizime tlak

reakce: tlak musi opét vzrist, k tomu dojde pii vzristu latkového mnozstvi plynu
v soustave, d¢j probéhne zprava doleva
* viliv zmény teploty:
A+B C+D endotermicka reakce (AH > 0)
akce: soustavu zahtejeme (zvySime teplotu)
reakce: dodané teplo se musi spotiebovat, reakce bézi v tom sméru, ve kterém se teplo
spotiebovava, tzn. zleva doprava

2 HI (g) nema zména tlaku zadny vliv).
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Roztoky a faktory ovlivhujici rozpustnosti latek

Roztok

Roztok je homogenni®, nejméné dvouslozkova soustava latek.

Klasifikace roztoki:

kritérium klasifikace roztokt typy roztokli

koncentrace — nenasycené

— nasycené

— piesycené

skupenstvi — plynné smési

— kapalné roztoky

— tuhé roztoky

disperzita — praveé

neprave
(koloidni)

Klasifikace roztokl podle koncentrace

Latky je mozno v prislusném rozpoustédle a za danych podminek (teploty a
u plynnych latek i tlaku) rozpoustét jen do urcité koncentrace rozpousténé latky. Podle vztahu
mezi hodnotou rozpustnosti urcité latky a skutecnou hmotnosti rozpusténé latky v roztoku
muzeme roztoky rozdélit na nasycené, nenasycené a piesycené:
* Nasyceny je takovy roztok, ktery je v rovnovaze s nerozpusténou rozpousténou
latkou.
* Nenasyceny je takovy roztok, ve kterém je rozpousténé latky méné, nez
odpovida rovnovdznému nasyceni roztoku.
* Ptesyceny je takovy roztok, ve kterém je rozpousténé latky vice, nez odpovida
rovnovaznému nasyceni roztoku.

Podle vztahu mezi koncentracemi H;O" a OH ve vodném roztoku lze roztoky rozdélit
na kysel¢, zasadité a neutralni.

Klasifikace roztokt podle skupenského stavu slozek

Obvykle se v bézné feci pod pojmem roztok rozumi pouze roztok v kapalném
skupenstvi. AvSak terminologicky je pojmem roztok ozna¢ovana homogenni smés dvou a vice

® Vyraz homogenni soustava znamena stejnorodou soustavu, tj. takovou, ktera méa ve viech svych &astech stejné
vlastnosti.
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latek v jakémkoli skupenstvi (libovolné skupenstvi slozek 1 libovolné skupenstvi vzniklé
smesi).

Obr. 26: Schématické znazornéni skupenstvi roztokii.

roztok pevné latky a kapaliny, napf. cukr rozpustény ve vodé, sil rozpusténa ve vodé
roztok dvou kapalin, napr. ethanol a voda (zjednodusené alkoholické napoje)

roztok plynu a kapaliny, nap¥. HCI (g) ve vodé, CO, (g) ve vodé, O, (g) ve vodé

roztok dvou plyni, napt. vzduch

roztok pevné latky a plynu, nap¥. H, (g) + Pt (s) (pouZiti v tzv. vodikové elektrodé)

roztok dvou pevnych latek, napf. slitiny (Cu a Sn je bronz)

roztok vSech tfi skupenstvi, nap¥. slazena mineralka obsahuje cukr (s), vodu (A) a CO; (g)

NS AR WN -

Podstatou rozpousténi latek je jejich vzajemné prostoupeni na molekularni Grovni,
tedy promiseni molekul a iontd pivodnich slozek.

Pti tivahach o vzniku roztoki je dilezita i otdzka vzajemné misitelnosti. Nekteré
slozky se vzajemné misi neomezené. O takovych slozkach tikame, ze jevi dokonalou
(neomezenou) vzajemnou rozpustnost neboli misitelnost (napf. roztok ethanolu a vody,
vSechny plyny jevi neomezenou misitelnost).

Pokud slozky poskytuji homogenni systém jen v ur¢itém uzsim ¢i $ir§im intervalu
slozeni, mluvime o rozpustnosti nebo misitelnosti omezené (napt. roztok NaCl a vody, roztok
KI a acetonu).

Nékteré latky mohou byt vzajemné nerozpustné a roztok netvoii (napft. dvojice latek
voda a oxid kiemicCity, benzen a oxid Zelezity). AvSak i u takovychto systémi lze specidlnim
postupem prokazat nepatrné vzajemné prostoupeni slozek.

Slozka, ktera ma nejvétsi relativni zastoupeni v soustavé, se obvykle oznacuje jako
latka rozpoustéjici, ostatni slozky, které jsou zastoupené mén¢, se nazyvaji latky
rozpousténé. Rozpoustédlo je oznaceni pro rozpoustéjici latku v ptipadé, Ze je kapalna.
Rozpoustédla se klasifikuji riznymi zptsoby, napft. na:

*  protickd — obsahuji kation H" a mohou ho od§tépit, napf. voda, kyseliny, alkoholy

CH3COOH - CH;COO +H'
2 H,0 - H;0" + OH"
aprotickd — neobsahuji kation H', napt. CCly

poldrni — dipélovy moment p # 0, napt. H,O (i =6,13007° C - m)

nepolarni — dipélovy moment p = 0, napt. benzen
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Tvorba roztoku a jejich struktura

Pii tvorbé roztokli dochazi ke vzdjemnému prostoupeni rozpoustéjici a
rozpus$téné latky na molekularni urovni.
a) molekularni rozpousténi - rozpousténa latka je nepolarni nebo malo polarni, tzv.
neelektrolyt. V roztoku se vyskytuji celé molekuly rozpousténé latky, které jsou obaleny
molekulami rozpoustédla (solvatovany).

stav pfed rozpousténim stav po rozpousténi
VLY N
N\
N
_ ~— ~ ™~

/N

% rozpousténa latka (neelektrolyt) \ rozpoustédlo

Obr. 27: Schématické znazornéni chovani latek pri rozpousténi.

Ptikladem takového roztoku je napft. roztok naftalenu v benzenu:

naftalen (s) benzen (A)
b) elektrolyticka disociace — pii které je rozpousténa latka elektrolyt
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Obr. 28: Schématické znazornéni chovani latek pri rozpousténi.

Prikladem takového roztoku je napft. roztok NaCl v H,O:

NaCl (s) disociuje v H,O naionty: NaCl - Na'+ Cl", které jsou v roztoku ihned
obaleny molekulami vody. V pevné fazi tvoii NaCl iontové krystaly, ve stavu pred
rozpousténim jsou v tuhém NaCl piitomny ionty Na” a CI", ne molekuly NaCl. Z toho
plyne, Ze ionty Na" a Cl pii rozpousténi nevznikaji, ale jen se od sebe oddéluji.

c) elektrolyticka disociace — pti které je rozpousténa latka potencialni elektrolyt. Slovo
potencialni znamend mozny. Latka, kterd je potencialnim elektrolytem, méa molekuly
s polarni kovalentni vazbou, které v prostfedi polarniho rozpoustédla disociuji na ionty.

)
\\@/@/
~

— —

) ON
S q ] N
~
Obr. 29: Schématické znazornéni chovani latek pri rozpousténi.

Ptikladem takového roztoku je napt. roztok HCI (g) v H,O:
Cista latka HCI (g) je plyn tvoreny molekulami HCI, tedy neelektrolyt. Teprve po
rozpousténi ve vodé kovalentni vazba zaniké za soudasného vzniku iontd H" a CI".

Elektrolyt

Elektrolyty jsou latky (s iontovou nebo polarni kovalentni vazbou), které se pii taveni
nebo pii rozpousténi (tj. pti interakci s rozpoustédlem) rozpadaji na ionty. Tento d¢j se
odborn¢ nazyva elektrolyticka disociace. Elektrolyty v roztaveném nebo rozpusténém stavu
vedou elektricky proud.

Za teorii elektrolytické disociace byla v roce 1903 udélena S.
A. Arrheniovi Nobelova cena.

Ne kazda iontova latka je vSak schopna vést elektricky proud.
Napt. CaCOs je ve vodé nerozpustny a ani ho nelze roztavit (zahtatim  Svante August Arrhenius e
se tepelné rozklada: CaCOs; — CaO + COy). V pevné fazi je jako (1859-1927)
vSechny iontové latky elektricky nevodivy.

Elektrolyty délime na:
* silné elektrolyty — vSechny molekuly, které se rozpusti, disociuji. K silnym elektrolytim
patii napt. HCI, H,SO4, HNO;, NaOH, KOH, soli.
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Koligativni vlastnosti

Obr. 30: Schématické znazornéni chovani silnych elektrolytii. HB oznacuje obecné kyselinu.

* slabé elektrolyty — pouze malé procento z celkového mnozstvi rozpusténych molekul

disociuje. Ke slabym elektrolytim patii napt. H;:BOs, H3PO4, NH3, HF, organické
kyseliny a zésady.

®
. @

Obr. 31: Schématické znazornéni chovani slabych elektrolyti.

Disocia€ni stupen elektrolytu

Disociaéni stupen elektrolytu je pomér latkového mnozstvi elektrolytu, ktery podlehl
disociaci, ku latkovému mnozstvi veSkerého elektrolytu. Charakterizuje mnozstvi molekul,
které v roztoku disociuji. Napt. pro CH3COOH, ktera disociuje podle rovnice

CH;COOH - CH;COO™ +H"

je disociacni stupeii a definovéan vztahem:

0= [CH,CO0]
CcHicoon
[V BT disocia¢ni stupeni
[CH3COOT] ..... skutena rovnovazna latkova koncentrace’ CH;COO™
COACOOH +ervervee

analyticka latkova koncentrace CH;COOH

U silnych elektrolytii se disociaéni stupen elektrolytu blizi k hodnoté 1 (a0 — 1),
u slabych elektrolytl je podstatné mensi nez 1 (a << 1).

Elektrolyticka vodivost

7 Rozdil mezi analytickou a skuteénou koncentraci si vysvétlime takto:

Oznaéme: Ca analyticka koncentrace
[A] skute¢na koncentrace

Do odmérné baiiky o objemu 1 dm® vsypeme 1 mol NaCl a baiiku po rysku doplnime vodou.
Analyticka koncentrace NaCl v roztoku je:

Ve skutecnosti ov§em NaCl ve vod¢ zcela disociuje podle rovnice

NaCl - Na“'+CI, proto ve vodném roztoku nejsou pfitomny Zzadné
molekuly NaCl a skuteéna koncentrace NaCl je [NaCl] = 0 mol dm .
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Elektrolyticka vodivost je zplisobena pohybem ionti v roztoku nebo tavening.
Pro jeji velikost plati nasledujici vztahy:

£ 1 1 X
R = P g G = R x_ M= E
R odpor (Q2)
o ISR mérny odpor (Q m)
) TR délka vodice (vzdalenost elektrod prakticky neméfitelnd) (m)
S pritfez vodice (plocha povrchu elektrod prakticky nemsfitelna) (m?)
G oo, vodivost (S=Q ™)
2 mérna vodivost (konduktivita (S m ')
A i molarni vodivost
Crreerrerrrenveannes analyticka latkova koncentrace elektrolytu

Podrobnéji bude elektrolyticka vodivost probrana v ramci analytické a fyzikalni chemie.

Soucin rozpustnosti

Soucin rozpustnosti je zaveden pro malo rozpustné silné elektrolyty. Soucin
rozpustnosti je speciadlnim ptipadem rovnovazné konstanty. Jeho zavedeni si ukdZeme na
konkrétnim ptikladé:

AgCl je ve vod¢ velmi $patné€ rozpustny. To malé mnozstvi, které se rozpusti,
disociuje v roztoku na ionty:
AgCl(s) = Ag +CI.
Probihaji tak 2 nasledné d&je:
AgCl (s) » AgCl (e) — Ag +CI.
ProtoZe rovnovaha 2. d&je je zcela posunutd doprava (silny elektrolyt), je AgCl (=)
ptitomno v zanedbatelném mnozstvi a uvazujeme rovnovahu
AgCl (s) Ag +CI.

Rovnovazna konstanta: K. = aAg)a(Cl)

a(AgCl(s))
a(Ag) oo, aktivita kationtu Ag"
a(Cl)eereeneen. aktivita aniontu Cl”

a (AgCl (s))......aktivita Cisté tuhé latky je v rovnovaze podle definice rovna 1,
pak

Ka =w = a(Ag+)a(C1_).

Tento vyraz nazveme soucin rozpustnosti a oznacime K.
Ki=a(Agha(Cl)......... soucin rozpustnosti
V ptipadé, Ze je roztok hodné ziedény, maji aktivita a latkova koncentrace vyjadiena
v mol dm™ témé&f stejnou hodnotu, takZe soudin rozpustnosti je mozné poéitat z koncentraci.
Ptesnéji budeme odliSovat:
termodynamicky soucin rozpustnosti Ks=a(Ag)a(Cl)
zdanlivy soudin rozpustnosti K, =[Ag][CI]
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Hodnoty soudini rozpustnosti jsou uvadény v tabulkach. Napt. Ky(AgCl) = 10", Cast&ji
se vSak uvadi pK = — log K, pak pKs(AgCl) = 10.

Priklad:
Vypoététe koncentraci iontdt Ag™ v nasyceném vodném roztoku AgCl.
Reseni: AgCl v roztoku disociuje na ionty:

Agll == Ag'+CI = [Ag]=[CI']
K (AgCh =[Ag][CT]
10" =[Ag] [CI]
10°=[AgT”  =T[Ag7=+10"" =107 mol dm"

Pokud zvysime koncentraci jednoho z iontl (napft. pfilijeme roztok AgNO; — vzroste
koncentrace Ag"), musi koncentrace obou iontli pochézejicich z mélo rozpustné latky (Ag’,
CI) v roztoku klesnout tak, aby soudin koncentraci [Ag'] a [CI ] byl stale K(AgCl), tedy 10°
19 To se dg&je tim, Ze z roztoku vypadne srazenina AgCl.

Priklad:
Urcete maximalni moZznou koncentraci iontd Cl v roztoku AgNO; o koncentraci 0,1 mol dm’.
Reseni: AgCl v roztoku disociuje na ionty:
AgCl =— Ag' +CI’ = [Ag]=[CI]
AgNO; v roztoku také disociuje na ionty:
AgNO; Ag" +NO; = [Ag']=c (AgNO;) = 0,1 mol dm
Latka AgCl sice také piispiva ionty Ag™ do roztoku, ale jejich koncentrace je mnohem mensi nez
0,1 mol dm >, takZe ji pro zjednodugeni zanedbavame.
K, (AgCl) =[Ag'T[CI']=10"; [Ag']=0,1
0,1 [CI]=10"

10—10

=10 mol dm™

[Cl]=

Maximélni mozna koncentrace iontdi CI” v roztoku AgNO; o koncentraci 0,1 mol dm™ je 10~ mol dm .

Faktory ovlivnujici rozpustnosti latek

Latky rozpustné a latky nerozpustné

Vsechny latky jsou rozpustné ve vSech rozpoustédlech. Nékterych latek vsak lze
v daném mnozstvi rozpoustédla rozpustit hodné, jinych velmi mélo (napt. ve 100 g vody lze
rozpustit ptiblizné 56 g NaCl, ale jen 0,00014 g AgCl).

V praxi zjednoduSené délime latky na rozpustné a nerozpustné v daném
rozpoustédle. Pro pfibliznou klasifikaci latek se dohodneme na kritériu, Ze mezi latky ve vodé
rozpustné zafadime ty, kterych je mozno ve 100 g vody rozpustit vice nez 0,1 g a mezi latky
nerozpustné ve vod¢ zaradime ty, kterych se ve 100 g rozpusti méné nez 0,1 g.

Pro priblizny odhad rozpustnosti latek v rtiznych rozpoustédlech Ize ¢asto pouzit
pravidlo: podobné se rozpousti v podobném (similia similibus solvuntur).

Iontové latky (tj. latky s extrémné polarnimi vazbami) jsou podle tohoto pravidla
vétsinou dobie rozpustné v polarnich rozpoustédlech, kovalentni latky (tj. latky s nepolarnimi
nebo malo polarnimi vazbami) jsou vétSinou dobie rozpustné v nepolarnich rozpoustédlech.
Ptiklady:
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rozpoustédlo

rozpustnost NaCl
(iontova latka)

rozpustnost naftalenu
(nepolarni latka)

voda (polarni)

dobfte rozpustné

nerozpousti se

benzen (nepoldrni)

nerozpousti se

dobfte rozpustné

Priklad:
L+CCly......... fialovy roztok (I, v CCl, rozpustny, ob¢ latky jsou nepolarni)
L+HO......... nerozpustny (I je nepolarni, H,O je polarni)
Chceme-li rozpustit I, ve vod¢, musime k nému ptidat KI. Tim vznikne iontova latka KI, (trijodid
draselny), kterd je v polarni vod¢ rozpustna.

L+KI......... — KI; (disociuje na K" a I3).
I+HO0 ...... zluty roztok

Uvedené pravidlo ov§em neplati vzdy. Naptiklad AgCl (rozdil elektronegativit
vazebnych partneri Ag a Cl je 1,4) je ve vod¢€ nerozpustny, prestoze se jedna o latku silng
polarni. lontové latky, které se nechovaji podle pravidla podobné se rozpousti v podobném,
jsou vétsinou zédkladem dikazovych zkouSek na ptitomnost iontli v nich obsazenych (napf.
vznik srazeniny AgCl se poklada za dikaz ptitomnosti iontii Ag' nebo CI” v roztoku).

Nasyceny roztok je takovy roztok, v némz pii dané teploté nelze rozpustit dalsi
mnozstvi rozpousténé latky.

Rozpustnost latky je hodnota udéavajici bud’ jaké nejvyssi mnozstvi dané latky lze
rozpustit v ur¢itém mnozstvi daného rozpoustédla, nebo jaké nejvyssi mnozstvi dané latky Ize
rozpustit za vzniku ur¢itého mnozstvi roztoku.

Jinymi slovy Ize fici, Ze rozpustnost latky je udaj o koncentraci nasyceného roztoku
této latky za danych podminek. Tyto podminky je zapotiebi vzdy uvadét spolu s idajem
o rozpustnosti, jinak je idaj bezcenny. Napft. rozpustnost NaCl ve 100 g vody pfi teploté 20°C
a tlaku 101,325 kPa je 36,0 g, zatimco pfi teploté 10°C a tlaku 101,325 kPa to je 35,8 g.

Rozpustnost zavisi na:

. rozpoustédle

. rozpousténé latce

. ptitomnosti latek v roztoku
. teploté

. tlaku

Vliv rozpoustédla

Dana latka se v riiznych rozpoustédlech rozpousti rizné, viz nésledujici tabulka:

rozpoustédlo | hmotnost Nal, ktery 1ze rozpustit ve 100 g daného rozpoustédla
voda 184

ethanol 43

aceton 40

Tab. 1: Rozpustnost Nal v raznych rozpoustédlech p¥i teploté 25°C a tlaku 101,325 kPa.
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Vliv rozpousténé latky

Protoze nej¢astéjsim rozpoustédlem je voda, budeme se zde zabyvat predev§im
rozpustnosti latek ve vodé€. Budou nds zajimat jen anorganické latky. Rozpustnost
organickych latek bude podrobné probrana v ramci organické chemie.

Poznamka:

V nékterych pfipadech nam pomiiZe pti odhadu rozpustnosti anorganickych latek
skutecnost, ze latky znamé jako bézné povrchové mineraly (tj. latky vyskytujici se jako
minerdly na povrchu Zemg) jsou vétSinou ve vodé€ nerozpustné (jinak by se byly vlivem destth
jiz rozpustily). Naptiklad vime, ze existuji vapencova nebo dolomitova pohoii. Je tedy jasné,
7e vapenec a dolomit se ve vodé nerozpousté;ji.

Stru¢ny piehled rozpustnosti anorganickych latek ve vodé podava nasledujici tabulka
(podrobné bude toto u¢ivo probrano v ramci analytické chemie):

skupina latek | vétSinou rozpustnost | dileZité vyjimky

oxidy nerozpustné oxidy alkalickych kovt, stroncia, barya a prvka, které jsou v periodické
tabulce vpravo nad thlopfickou (ty se rozpousteji za vzniku kyslikatych
kyselin, napt. SO; + H,O - H,S0,)

hydroxidy nerozpustné hydroxidy alkalickych kovli

fosforecnany, |nerozpustné soli alkalickych kovil

uhli¢itany,

sifiCitany

halogenidy rozpustné AgCl, AgBr, Hgl,, Pbl, (zlaty dést), CaF, (kazivec), Hg,Cl, (kalomel)

sulfidy nerozpustné sulfidy prvkd 1. a 2. skupiny, (NHy),S

vétSina soli rozpustné témet bez vyjimky

alkalickych

kovu a

soli amonnych

dusitany, rozpustné vyjimky budou probrany v ramci analytické chemie

dusic¢nany,

chlorecnany,

chloristany,

octany

sirany rozpustné BaSO, (baryt), SrSO,, PbSO,, CaSO, (anhydrit), Ag,SO,4, Hg,SO,

Vliv pritomnosti dalSich latek v roztoku

Naptiklad AgCl se vice rozpousti v €isté vodé nez v roztoku obsahujicim chloridy.
Benzoova kyselina jako organicka malo polarni latka je ve vod€ nerozpustna. Benzoan sodny
(iontova latka) se vSak ve vodé rozpousti. ProtoZe reakci benzoové kyseliny s NaOH vznika
benzoan sodny (neutralizace), 1ze s jistotou fici, Ze benzoova kyselina se rozpousti v roztoku
NaOH (pfi ponoteni do roztoku NaOH se totiz okamzité méni na rozpustny benzoan sodny).
Jakmile roztok zneutralizujeme, napt. probublavanim CO,, pfevede se benzoan sodny zpét na
nerozpustnou benzoovou kyselinu, ktera z roztoku vypadne ve form¢ srazeniny.

Vliv teploty
Rozpustnost plynt v kapalinach s rostouci teplotou obycejné klesa, rozpustnost pevnych

latek a kapalin v kapalinach s rostouci teplotou vétSinou (ale ne vzdy) roste. Zavislost
rozpustnosti latek na teploté je tabelovana (tj. 1ze ji nalézt v tabulkach).
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Roztoky a faktory ovliviiuyjici rozpustnosti latek

Catri,

——

£/

Obr. 32: Teplotni zavislost rozpustnosti riznych pevnych latek ve vodé.

Teplotni zavislost rozpustnosti je jind pro plyny a jind pro skupenstvi pevné a kapalné:

a) rozpoustena latka je kapalina nebo pevna latka: zahtati mize rozpustnost zvysit nebo
snizit, kazdopadné ale urychli proces rozpousténi.

b) rozpousténa latka je plyn: s rostouci teplotou rozpustnost plynii vzdy klesa.
Biologicky vyznamnym dusledkem je naptiklad skute¢nost, ze v 1ét€ maji ryby
v rybnicich nedostatek kysliku. Nutno ovSem dodat, ze k nedostatku kysliku ve vodé
v letnich mé&sicich ptispivaji také hnilobné procesy, které pii vyssi teploté probiha;ji
rychleji nez v chladnych obdobich. Vodu v chovnych rybnicich je proto v 1ét€ vhodné
umele Cefit a tim do ni pfimichavat kyslik.

Vliv tlaku

Vliv tlaku se tyka jen rozpustnosti plynd. S rostoucim tlakem roste rozpustnost.
Ptestane-li tlak puasobit, plyn z kapaliny vyprcha.

Prikladem je Suméni sodovky po jejim otevieni — pii odstranéni uzavéru klesne v lahvi
tlak, v disledku toho klesne rozpustnost CO, ve vodé¢ (pfesnéji feceno v roztoku tvoticim
sodovku) a piebytecny CO, z roztoku unika ve formé okem pozorovatelnych bublinek.

Zvysenim parcialniho tlaku rozpousténého plynu v prostoru nad rozpoustédlem
rozpustnost dané¢ho plynu roste. Zavislost rozpustnosti plynll v kapalinach na parcidlnim tlaku
danych plynt je popsana Henryho zakonem:

x=kup
b IR molarni zlomek rozpousténého plynu (napft. kysliku) v roztoku
ki ... Henryho konstanta pro danou dvojici rozpoustédla a rozpousténého plynu
(napf. pro rozpousténi kysliku ve vodg)
I parcialni tlak rozpousténého plynu v prostoru nad roztokem (napt. kysliku ve
vzduchu)
plyn 0°C 10°C 20°C 30°C 50°C 100°C
0O, 2,57 3,31 4,06 4,81 5,96 7,10
N, 5,26 6,76 8,14 9,36 11,45 12,77
H, 5,87 6,44 6,92 7,39 7,75 7,55
CO 3,56 4,48 5,43 6,28 771 8,57
NO 1,71 2,21 2,68 3,14 3,95 4,60

Tab. 2: Hodnoty Henryho konstant ky - 10~°/MPa pro rozpustnost nékterych plyni ve vodé.
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Rychlost rozpousténi

Pojem rozpustnost nelze zaménovat s pojmem rychlost rozpousténi. Rozpustnost je
udaj o koncentraci nasyceného roztoku, rozpousténi je dej, pii kterém vznika roztok.

Chceme-li rozpousténi urychlit, musime napomoci snadnéjSimu a rychlejSimu
odd¢lovani ¢astic (podle typu latky bud’ atoml, iontd nebo molekul) rozpousténé latky od
sebe (napf. drcenim, mletim, michanim, zahtivanim). Celkové mnozstvi latky, ktera se za
danych podminek mize rozpustit, je vSak stale stejné, i kdyz je tohoto stavu dosazeno diive.

Modry Fisher doplnit 5
Matematické, fyzikalni a chemické tabulky pro SS a niZsi ro¢niky viceletych gymnazii,
Fragment, , Havlickv Brod, 2003

http://xantina.hyperlink.cz/roztoky/zakl poznatky.html (citovano 31. 7. 2007)
http://pdf.uhk.cz/kch/projekty/ciperal /Projekt/slov/r.htm#tok (citovano 31. 7. 2007)
http://planta.aquariana.cz/plyny ve vode.htm (citovano 31. 7. 2007)

e
http://en.wikipedia.org/wiki/Arrhenius
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Koligativni vlastnosti

Vlastnosti zfedénych roztokl, které zaviseji spiSe na poctu ptitomnych molekul
rozpousténé latky neZ na jejich druhu, se oznaduji jako vlastnosti koligativni® . Viechny tyto
vlastnosti l1ze uvést do souvislosti se snizenim tlaku pary rozpoustédla vyvolany tim, Ze se
v rozpoustédle rozpusti néjaka netékava latka. Patii k nim zvySeni bodu varu, snizeni bodu
tuhnuti a osmoticky tlak.

Zvyseni bodu varu

Zvyseni teploty varu roztokli neté¢kavych latek ve srovnani s Cistym rozpoustédlem
nazyvame ebulioskopicky efekt.
Ebulioskopie je metoda, kterd se pouziva k méfeni relativnich molekulovych
hmotnosti rozpousténé latky. Pro vypocet relativnich molekulovych hmotnosti plati vztah:
m

M, =K, —,kde
VI
|\ P relativni molekulova hmotnost
Kewoooooeeeeeeeeeeenn, ebulioskopicka konstanta
111 DORURURRR hmotnost rozpousténé latky
ATy e, zvySeni bodu varu
1011/ PPN hmotnost rozpoustédla

Hodnota ebulioskopické konstanty zavisi na druhu (vlastnostech) rozpoustédla. Napt.
u vody je hodnota K. = 0,513 Kkg mol"'. Hodnoty ostatnich kapalin jsou uvedeny
v tabulkéch.

Snizeni bodu tuhnuti

Snizeni teploty tuhnuti roztokti netékavych latek ve srovnani s ¢istym rozpoustédlem
nazyvame kryoskopicky efekt.

Kryoskopie je metoda, kterd se pouzivd ke stanoveni molarnich hmotnosti
rozpousténych latek. Zavisi na koncentraci a kvalité rozpoustédla. Pro vypocet molarni
hmotnosti plati vztah:

m

M=K, , kde
t 0
M., molarni hmotnost
| O kryoskopicka konstanta
101 VOSUUUR hmotnost rozpousténé latky
AT e, snizeni bodu tuhnuti roztoku
MG eeeeeeeeeeeeeeeeaaann. hmotnost rozpoustédla

Hodnota kryoskopické konstanty udava snizeni teploty tuhnuti roztoku o jednotkové
molalité, napf. u vody je hodnota K, = 1,86 K kg mol .

¥ Z latinského colligatus — svazany, pevné spojeny dohromady.
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Kryoskopii je mozno pouzit pouze tehdy, kdyz molekuly rozpousténé latky nevytvori
s rozpoustédlem smésné krystalky’ a je-li roztok dostate¢né ziedény.

Kryoskopie je daleko citlivéjsi metoda nez ebulioskopie. Je témét nezavisla na
zménach atmosférického tlaku. Kryoskopie je lepsi pro préci, protoZe pii pouZiti ebulioskopie
hrozi vétsi nebezpec¢i tepelného poskozeni rozpusténé latky nebo jeji chemické reakce
s rozpoustédlem.

Osmoticky tlak

Jestlize oddélime roztok od rozpoustédla polopropustnou membranou (propousti
molekuly rozpoustédla, ale ne rozpusténé latky), bude rozpousStédlo samovolné vnikat do
roztoku a zfed’ovat ho. Tento jev se nazyva osmoza.

Ze skute€nosti, Ze tenze par nad roztokem je nizSi nez nad Cistym rozpousStédlem,
plyne jev zvany osmoticky tlak.

—— rozpousiédo ——

Obr. 33: Schématické znazornéni osmotického tlaku.

Pro vypocet osmotického tlaku plati Van't Hoffova rovnice:
[I=RTc , kde

| 1 osmoticky tlak
Ruoiiiiii molarni plynova konstanta

f termodynamicka teplota

C ottt molarni koncentrace roztoku

R. Brdi¢ka, Zaklady fysikalni chemie, Pfirodovédecké vydavatelstvi, Praha 1952
W. J. Moore: Fyzikalni chemie, SNTL, Praha 1972
Mala encyklopedie chemie, SNTL, Praha 1976

? Smésné krystaly jsou latky, jejichz krystalickou miizku tvoii dvé nebo vice slougenin.
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pH kyselin a zasad

- teorie

Disociacni konstanta

Disociaéni konstanta je rovnovaznou konstantou disociace. Disociacni konstantu
kyseliny zna¢ime K, (index A je zangl. acid = kyselina), disocia¢ni konstantu zasady
zna¢ime Kp (z angl. base = kyselina, baze). Je nutno odliSovat disociacni konstantu K, od
rovnovazné konstanty jakékoli reakce vyjadiené pomoci aktivit K,.

Cim je disocia&ni konstanta mensi, tim slabsi je elektrolyt.

Pro silné elektrolyty se disocia¢ni konstanta nezavadi. Dopsat diivod!

Poznamky z kapitoly roztoky str 4/2
Zavedeni disociacni konstanty si ukdZeme na nésledujicich ptikladech:
» Ka —disocia¢ni konstanta slabé kyseliny
H;PO, H'+ H,PO;
Disociac¢ni konstantu mtizeme zavést pomoci aktivit:
. alH,Poy)a(H’)
a(H,PO,)
Pro zjednoduseni pouzivame zapis pomoci koncentraci:
RO 15

K. =
A |H3PO4|

Ky, v disociacni konstanta do 1. stupné
H" + HPO;"
_ [wpor |lm]
A2 IH,PO;
Ky, e disociacni konstanta do 2. stupné
H' + PO}
_lpoi|m]
A |HPOY
Ky, v disociacni konstanta do 3. stupné

H,PO,

HPO;"

* Kp —disocia¢ni konstanta slabé zasady
NH; + H,O - NHy + OH
_ |NHZ ||OH'|
* [nm]
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Vypocty z chemickych vzorcl a rovnic

Molekularni transport

Diftize, osmoza, transfize, efize, Brown, migrace
Srazkova teorie, molekulové paprsky
Poznamky doplnit ze skupenskych stavi latek str. 6/2
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Vypocty z chemickych vzorct a rovnic

Vypocet stechiometrickych koeficienti chemické rovnice

Stechiometrické koeficienty chemické rovnice udavaji, v jakém poméru spolu latky
reaguji. Jejich vypocet vychazi ze zdkona zachovani hmotnosti a z atomové teorie. Pfi
chemické reakci se neméni pocet atomovych jader jednotlivych prvki, ani pocet elektrond.
Zustava tedy zachovan uhrnny pocet atomil a iontd kazdého prvku, znichZ jsou slozeny
reagujici latky. Ob¢ strany chemické rovnice proto musi byt sestaveny pro stejné uhrnné
pocty atomil a iontl jednotlivych prvkd. To znamend, Ze na obou strandch musi byt stejné
pocty znacek jednotlivych prvki, pricemz napt. symbol 3 H; se v této souvislosti chape jako 6
znaCek H. Obé strany rovnice musi dale mit stejny vysledny pocet elementarnich naboju,
ktery ovSem u rovnic, v nichz nevystupuji ionty, je roven nule.

Vypocet stechiometrickych koeficientl ptedpoklada spolehlivou znalost vychozich
latek 1 produkt chemické reakce. Vychazi se pfitom ze stechiometrického vyznamu rovnice a
obvykle neni nutné znat mechanismus reakce. JelikoZ pribéh reakce vystihuji poméry
stechiometrickych koeficientl, zistava chemicka rovnice v platnosti, i kdyz se vSechny jeji
koeficienty vynéasobi tymz Cislem. Zpravidla se vSak pouZivaji nejmensi mozné celé hodnoty
stechiometrickych koeficienta.

Priklad:
Vypoctéte stechiometrické koeficienty rovnice:
u12+vHNO3 — XHIO3 +yNO+ZH20
Reseni:
K vypoctu pouzijeme systém matematickych rovnic, ktery sestavime pro stechiometrické
koeficienty rovnice na zaklad¢ rovnosti poctu atomi, popt. iontd jednotlivych prvkii na obou stranach
rovnice. V chemické reakci musi platit tyto rovnice:

I: 2u = x (1)
H: v =x+2z 2)
N: v =

y (3)
O: 3v = 3x+ty+z 4)

Pro pét nezndmych méame Ctyfi rovnice, jednu neznamou tedy mizeme zvolit. Dosadime-1i napf.
v=1, potom y = 1 a zrovnice (2) plyne, Zze x = 1 — 2 z. Dosazenim znamych hodnot do (4) a Gpravou

1 3 3
dostaneme, Ze z = g . Postupnym dosazenim do (2) a (1) ziskdme hodnoty x = g au= B Rovnici

3 3 1
— I, + HNO; - — HIO; + NO + — H,O
10 5 5

upravime vynasobenim vSech koeficientll deseti na tvar s nejmensimi celymi koeficienty:
31+ 10 HNO; —» 6 HIO5 + 10 NO + 2 H,0

Pti vypoctu stechiometrickych koeficientll rovnic redoxnich reakei se vyuziva toho, ze
pocet elektronti uvolnénych pii oxidaénim déji se musi rovnat poctu elektront pfijatych pii
redukénim dé&ji, neboli zvyseni oxidac¢niho €isla oxidujicich se atomit musi byt kompenzovéano
snizenim oxidaéniho c¢isla redukujicich se atomd.

Priklad:

Vypoctéte stechiometrické koeficienty v rovnici redukce oxidu médnatého amoniakem, pii niz
vznika méd’, dusik a voda.
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Vypocty z chemickych vzorcl a rovnic

Reseni:
1) Reakci vystihuje schéma:
CuO + NH; - Cu+ N, + H,0O
2) Najdeme atomy, jejichZ oxidacni ¢isla se méni, a stanovime jejich zmény:
cu" - ¢’ -2 redukce
NN +3 oxidace
3) Nejmensi spolecny nasobek Cisel 2 a 3 je 6, a proto musi redukci tii atomtt Cu odpovidat oxidace
dvou atomi N (vymeni se Sest elektrontt).
~2-3=-6
+3-2=4+6
4) Doplnime koeficienty u vzorcu latek, jejichz atomy méni oxidacni ¢islo.
3CuO+2NH; - 3Cu+N,
5) Doplnime koeficienty u vzorct zbyvajicich latek.
3CuO+2NH; - 3Cu+N,+3H,O
6) Kontrola se provede bilanci atomt jednotlivych zacastnénych prvkd.
Priklad:

Vypoctéte stechiometrické koeficienty v rovnici:
AS2S3 + HNO3 + HzO — H3ASO4 + HzSO4 +NO

Reseni:
2 As™ L 2AsY +4e
3gt L 38V +24e 28 >< 3
NY o NI —3e 3 28
Po tprave

3 AsyS; + 28 HNOs; +4 H,O - 6 H3AsO4 + 9 H,SO4 + 28 NO
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Zaklady kinetiky a reakéni mechanismy

Zaklady kinetiky a reakéni mechanismy

Staré prednasky
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