Termodynamika (kapitola 6.1.)

e Rozhoduje pouze pocatecni a konecny stav

e Nezavisi na mechanismu zmény

e Pfedpoveéd sméru, samovolnosti a rozsahu reakci

e Nepocdita s Casem, neurci rychlost nebo mechanismus déje

Energie

1 kalorie = 4.1868 J
1 eV (molekula)™ = 96.485 kJ mol!

Prace
\NmechanzF><I=m><a><|
1J=1Nm=1kgm?s?
W, =P xt
1J=1Ws=1kgm?s?



Izolovany, uzavreny, otevieny systém

Termodynamické déje

Izotermicky konstantni teplota dT =0
Izobaricky konstantni tlak dp =0
Izochoricky konstantni objem dV =0
Adiabaticky nevymeénuje se teplo dQ =0

Diatermicky vymeénuje se teplo dQ # 0

Stavova funkce : fyzikalni charakteristika, jejiz
hodnota

zavisi na stavu soustavy

U H,S, GjsoufunkciT,p, c



Teplo, teplota

Q=CxAT
C = tepelnd kapacita AT=Q/C
Q=mxc, x AT

c, = specifické teplo = mnoizstvi tepla potrebné k ohrati 1 g latky o 1 K bez
fazové premény [J K1 g1]

¢y = specifické moldrni teplo [J K2 mol~1]

cy= M c,

specifické molarni teplo c,, je pfiblizné konstantni pro rtizné latky

(Dulong-Petitovo pravidlo)



Prenos tepla

Q = teplo prenesené za €as t
K = tepelna vodivost
A = plocha
T = teploty
l 1= tloust’ka prekazky

horkeé studené
Y e
[




Kineticka a potencialni energie

Kineticka energie E, — pohybova, aktivni, kona praci,

Potencialni energie — maktivni, pripravena konat praci,
vysledek relativni pozice nebo struktury

gravitaéni, mechanicka, elektricka, chemicka




Vnitrni energie, U

U je stavova funkce — zavisina T, p, ... a méni se s jejich zménou

U = soucet translacni, rota¢ni, vibra¢ni, kmmtt miizky, vazebné
energie,

Hodnotu U nelze zmérit ani vypocitat

Zmény U lze méiit pi1 vymeneé:

tepla Q, prace W, elektrické energie E_;
AU = Ukon _ Upoé
Nezavisi na cesté a zpusobu zmény U, ale jen na pocatecnim a
kone¢ném stavu ’3







Vyména energie (tepla Q, prace W....)

~ Initial
& | state m i
3 3
g Efinal < Einitial 5 Efinal < Einitial
AE<0 Energy lost to _ AE<0  Energy gained
surroundings Initial from surroundings
state m

AU = Ukon _ Upoé <0 AU = Ukon _ Upoé >0
Energie uvolnéna do okoli Energie prijata z okoli

Vydané teplo-Q (Q<0) Piyjaté teplo +Q (Q>0) Objemova prace, W

Vzhledem k systému _ Prace vykonana —-W (W < 0)
Expanze plynu dV > 0

Prace pijjata +W (W > 0)
Stal¢eni plynu dV <0



Prvni véta (zakon) TD

Ekvivalence prace a tepla

Standardni stav = definované podminky pro srovnani
Dohodou stanovené, definuji se pro g, 1, roztoky

T,=298.15K
p = 100000 Pa =1 bar (dfive p,, =1 atm = 101325 Pa)
cy=1M

/naci se hornim indexem nula H°

Pozor: Standardni stav neni stejny jako standardni
podminky (STP) pro plyny p = 101.325 kPa T = 273.15 K;;




Reak¢ni teplo pri konstantnim objemu , Qy,

Konstantni objem V = konst.
kdyz AV=0 paki pAV=0 a W=0

AU =Qy

Reakeni teplo pii1 konstantnim objemu je rovno AU

Reakcni teplo pri konstantnim tlaku, Q,

Konstantni tlak p = konst. BéZna situace v chemii.
AU=Q,—p AV vykonana objemova prace
Up=U;=Q,—p (V- V)

Q,~(U,+pVy)-(U,+p V) -H,-H,~ AH
Enthalpie H=U+p V je stavova funkce, neni to teplo

Pii dodani Q, se teplo pfemeni ¢astecne na U a ¢astecné na W




Enthalpie prvku

Enthalpie prvki H neni znama (stejn€ jako sloucenin)
Pro prvky bylo dohodnuto:

H? =0 pii standardnim stavu (T =298.15 K, p = 1 bar)
a ve skupenstvi v némz se prvek vyskytuje ve standardnim stavu

SluCovaci enthalpie, AH®

slu¢

AH®, . (= AH%) pro reakci pii niz vznika 1 mol latky z prvki ve
standardnich stavech (H° = 0) pi1 standardnich podminkach p, T

Tabelované hodnoty pro slouceniny AH®, . [kJ mol]

slué

Reak¢ni enthalpie, AH®, AH' =% n (Prod) — X 0. AH, . (Reak)

prod sluc slué

vych

AH®. udava o kolik se produkty reakce li$i od vychozich latek




Reakcni enthalpie, AH?, ze sluCovacich enthalpii

Hessovy zakony

Prvni Hessuv zikon nebo Lavoisier-Laplaceuv ziakon

Tepelny efekt reakce v jednom sméru a opaéném sméru je
Ciseln€ stejny, l1Si se znaménkem.

Druhy Hessuv zakon

Soucet reak¢nich tepel na cesté (poctu reakénich krokit) od
reaktanti k produktiim zavisi jen na po¢ate¢nim a kone¢ném
stavu, nezavisi na prib&hu reakce.




Reak¢ni enthalpie, AH,

[.ze vypocitat:
2) z vazebnych enthalpii AH’, vSech ménicich se vazeb
pro reakci

Reaktanty — Produkty
A-A+B-B — A-B+A-B

Energie spotfebovana na Energie uvolnéna pi1
pietrzeni vazeb A-A a B-B tvorbé vazeb A-B

AHC. =3 x AHC, (A-A) — T y AHY, (A-B)

priklady 21 az 24
str. 71




Spontanni procesy

Zména entropie Spontanni procesy zvySuji entropi1 vesmiru
AS = Sionetne ~ SV\'/ChOZI' AS, e > 0 spontanni proces
Treti véta (zakon) TD AS.esmir, = 0 rovnovaha
Entropie idealniho krystalu pri O K e idealni krystal neexistuje
je rovna nule * 0 K nelze dosahnout

Referencni stav - perfektni usporadani
- pohyb, vibrace, rotace ustaly

Boltzmannova rovnice

S=klnW y : o
W = pocCet mikrostavu
k = R/NA =1.38066 1023 J K1 Systému

Lze urcit hodnotu S pro dany stav
(na rozdil od H nebo U)



Standardni entropie

SO = Standardni entropie latky pf1 298 K a 1 bar
(o kolik se zvysi S latky pi1 ohtati z 0 K na 298 K)

S0=AS=S (298 K) - S (0 K)

Entropie klesa v fadé: g>1>s




Vyména tepla mezi soustavou a okolim

Pienos stejného mnozstvi tepla pi1 nizsi teploté
zvySi relativné vice entropii okoli — chladné;si
okoli je vice usporadané a je pak vice rozruSeno




Reakeni entropie
A‘Sﬂ‘1'~*£&:¢11{r."":11i =X Nrod Sopmd — 2 Nyveh S?
Produkty — Vychozi

vych

AS? <0 pro reakce:

reak¢éni

Vznikaji tuh€ nebo kapalné latky z plynt

Zmensuyje se celkovy pocet moli plynnych latek

AS° . «; > 0 pro reakce:
Vznikaji plynné latky z tuhych nebo kapalnych
Zvétsuje se celkovy pocet moli plynnych latek




Spontanni procesy a Gibbsova volna energie

Reakce je samovolna (spontanni) kdyz AS > ()

vesmiru

AS..... =AS. . . +AS.=AS AH,, /T >0

vesmiru systém systém

AG = Gibbsova volna energie




Gibbsova volna energie

1. AG je stavova funkce

2. AG? je Gibbsova volna energie za standardnich podminek
-298 K
- 1 bar pro plyny
- 1 mol I koncentrace

AGP® tabelovany

Standardni slu¢ovaci Gibbsova volna energie

lze vypocitat z AH® . a S°

slug

AG®

sluc

= AH®  «— TAS®

slu¢ slu¢ slué




AGY ... vypoctena z AG,,;°

AG?  =2n

reak

AG® .« (prod) — X N AG g (vych)

prod

aA + bBScC + dD

AG? = cAGY,; «(C) + dAGY, (D) —aAGY «(A) — bAGY  «(B)

sluc

Vliv teploty na AG®
AGY=AH’ — T AS®
AH® + AS? + AG® Negativni pi1 vysoké T
AH? + ASO — AG® Pozitivni pi1 vSech T
AH? — AS® + AG® Negativni pi1 vSech T

AH? — ASO — AG® Negativni pi1 nizké T




Rovnovahy chemickych reakci (xapitola 6.2

Chemicka rovnovaha

Vratnareakce: aA +bB S cC+dD

Prebytek produktu muze obratit prubéh
chemické reakce Reak¢ni kvocient Q

Vliv slozeni na AG

Na zacatku reakce

Q=0/1-0

Uplna reakce:

AG = AG® + RT InQ




Vv slozeni na AG
aA+bB S ¢cC+dD

AG = AG’ + RT InQ

>
@

Direction of
spontaneous
reaction

—>

Free energy —

Free energy

=
bo
o
L
=
L
o
¥
=
il

[ Equilibrium
¢ Equilibrium

=

'l{quilihrium

AGY. <0 AGY >0

Pure Pure Pure Pure Pure Pure
reactants p roducts reactants products reactants products

V rovnovaze AG=0




AG? a rovnovazna konstanta K
AG = AG? + RT InQ

Vrovnovaze AG=0apak Q=K

AG" = — RT InK

aA +bB S cC+dD

Rovnovazné koncentrace




AG? a rovnovazna konstanta K

K

V rovnovaze prevladaji
(AG = 0)

produkty

vychozi




Rovnovazna konstanta K

K je funkci pouze teploty

Cisté faze (1, s) se ve vyrazu nevyskytuji, neovlivni rovnovaht
Koncentrace rozpoustédla se neuvazuje

K je bezrozmérna veli¢ina,

koncentrace vztazeny na standardni stav 1 M



Guldberg-Waaguv zakon

cC+dD S aA +bB

Obraceni rovnice, K .= 1/K

ova

ncC + ndD S naA + nbB

Nasobeni rovnice konstantou K__ .= (K)”

Soucet chemickych rovnic

K=K, xK,



LeChatelieruv princip

Princip pohyblivé rovnovahy
Termodynamicky reverzibilni reakce
V rovnovaze pritomny produkty 1 vychozi

Vliv pridavku na reak¢ni rovnovahu

Kseneméni CO,(g) +H,(g) 5 H,O (g) +CO (g)
susici latka pohlcuje vodu, posun doprava

NaCl (s) + H,SO, () 5 Na,SO, (s) + HCl (g)
plynny HCI unika ze soustavy, posun doprava

H, (g) +1,(2) S 2HI (g)

ptidavek inertu N,, neti€astni se reakce, neméni se pocet
moli, beze zmény




AG’=—RT InK

Vliv teploty na K

Kseménis'T

Exothermni reakce se chlazenim
T,<T,
posune doprava = K vzroste, K, > K,




lontové rovnovahy v roztocich (kapitoia 6.3.)

Oznati-li sectektrolyt obecnym vzorcem BA, kde B je elektropozitivni a A — clektronegativni
Cast molekuly, 1ze psat rovnici disociace elektrolytu:

BA = B + A"

Rovnoviha déje je ur€ena tzv. disocialni rovnovaZnou konstantou Ky

'd=[B 1{A7] (11-6)
LBA]
Disociacni stupen

y o= M — I‘A_—] [B+] = [A"] = Cpall [BA] = (1 — a) Cpa

(_'“Aaz Kd Kohlaurshova rovnice

] — # CrA pro slabé elektrolyty



Solvatace 1ontu
(ve vodé - hydratace)

kation  poldrni molekula anion poldrni motekula

{monopét ) (dip6L) (monopdl) (dip6l) Obr. 11-2. Energeticky

nejvyhodnéisi veijemné

polohy monopolu a dipdlu.
- Orientace dipolu:
a} ke kationtu, b) k aniontu
ol (\/\//////

rozpouitédio
5 neovlivnénou

/1 O /strukturou
) primdrni /
ra

/ solvatutm sfé

/} ‘Kzg‘f\tiur;ggl:r;fém Obr. 11-3. Priméarni a sckundarni solvatadni

/ sféra iontu
(0
VO, 7\

)
Ny 2
Q O Obr. 11-4. lontovy asociat (iontova dvajice) v roztoku



Kyseliny a zasady
Arrheniova teorie

Prvni pokus o exaktni vyklad podstaty acidobazického chovani latek u€inil Arrhenius (1887).
Zakladem jeho vykladu byla piedstava, Ze kyseliny a zdsady jsou elektrolyty, tedy latky schopneé
disociovat v roztocich na ionty.

Piitom kyseliny disociuji podle obecné rovnice

HA = H' + A

Jejich disociaci tedy vidy vznika proton II* a kyselinovy zbytek, anion A™.
Zdsady naproti tomu disociuji podle rovnice

BOH = B"™ + OH~

® - Protonova teorie Bronsteda a Lowryho

Roku 1923 vytvofili Bronsted a Lowry novy mySlenkovy piistup k chapéni acidobazickych
dejii. Zakladni myslenku disociace kyselin doplnili predstavou solvatace vznikajicich protont
molekulami rozpoustédla; v pfipadé vodného roztoku podle rovnice

H+ + H20 - H30+



}{CN + HEO = CN_ + H30+

kyselina 1 zasada 2 zdsada 1 kyselina 2
I J
T
konjugovana dvojice 1 konjugovana dvojice 2
RNH, + H,0 = RNHj + OH-
zasada 1 kysclina 2 kyselina | zdsada 2
l | i
| |
konjugovana dvojice | konjugovana dvojice 2

1) Protickd rozpoustédla jsou takova, jejichz molekuly obsahuji ionizovatelny atom vodiku, tedy atom
oditépitelny z molekuly jako proton H*, ktery mdZe byt pfijiman jinou molekulou rozpoustédla.



Latky chovajici se jako kyseliny a zasady ve vztahu k vodeé

kyseliny: — 1
[ |

kysclina zasada zasada

a) molekuly: HCI HCi + H,0 = Cl-

V HzSO4 HzSO4 + Hzo = HSO;

HZO H20 + H2O = OH—
b) anionty:  HSO, HSO, + H,0 SO:~

HS™ HS™ + H,0 = S2-

H,PO; H,PO; + H,0 HPOZ2-

C) kationty: H30+ H30+ + H20 H20
NH; NH; + H,0 = NH,

pyH” pyH" + H,0 py

) |

— T )

Za’ sa dy zasada kyselina kyselina zz’1.~;ad.u
a) molekuly: NH; NH, + H,0 NH; + OH"
Hzo Hzo + H20 == I'[‘),'()+ + OH_

py pY + H,;0 pyH* <+ OH"

b) anionty: H™ H~™ + H,0 = H, + OH"™
SOZ- SO;~ + H,0 = HSO; + OH"

§2- S2- + H,O = HS~™ + OH"

+ +

+ 4+ + 4+ 4

kyselina

H,0*
H,O"
H,O"

H,O"
H,0*
H,O*

H,0*
H,0*
H,0" 1)

¢) kationty:  ve vztahu k molekulam vody prakticky nikdy nevystupuji jako zasada.



Solvoteorie kyselin a zédsad

Jeité obecn&jsi pristup k vykladu acidity a bazicity latek piedstavuje tzv. solvoteorie kyschn
a zasad, vytvofena Guttmannem a Lindgvistem (1954).

Teorie je pouZitelna k vykladu acidobazickych d&ju jak v protickych, tak i aprotickych')
rozpoustddlech. Vychazi z piedstavy, Ze ka?dé rozpoustédlo je autoionizovdno.

Oznaduje za tzv. solvokyseliny takové ldtky, kieré interaguji s rozpoustédlem tak, Ze zvySuji
koncentraci kationti vytvafenych autoionizaci rozpoustédia. |

Za solvozdsady povazuje ldtky, které pFi styku s rozpoustédlem zvySuji koncentraci anionti
produkovanych autoionizaci rozpoustédla.

Za neutralizaci povaZuje solvoteorie zpétny prib&h autoionizaini reakce nebo v firSim
slova smyslu reakci solvokyseliny se solvozasadou.



Kapalny amoniak
(protické rozpoustédlo)

Autoionizace rozpoustédla:

kation anion
rozpoustédla

Ptiklady ionizace kyseliny:

NH,C1 = NH; + CI°

Pfiklady ionizace zasady:

NaNH, = Na* + NH;

RNH, + NH; = RNHj + NH;

Piiklady neutraliza¢niho déje:

NH; + NH; = 2NH,
NH,Cl + NaNH, = NaCl + 2NH;

Kapalny oxid siFicity
(aprotické rozpoustédlo)

Autoionizace rozpoustédla:
SO, + SO, = SO** + SO3~

kation anion
rozpouitédla

Ptiklady ionizace kyscliny:

SOCl, = SO** + 2CI°

Pbzt + 2SO, = PbSO; + SO**
Priklady ionizace zasady:

MgSO, = Mg?* + SOF

Na,0 + SO, = 2Na* + SO}~

Ptiklady neutraliza¢niho dgje:
SO%* 4+ 803~ = 280,
SOC12 '+' Nazo = 2NaCl + 802




Voda
(protické rozpoustédlo)

Autoionizace roipouﬁtédla:
Hzo + H20 = H;;O" + OHH

kation anion
rozpouitédla

Piiklady fonizace kyseliny:

(H;0)C10, = H,0% + CIO;
H3BO3 + Hzo _ H30+ + HzBO;
Priklady ionizace zasady:

NaOH = Na™ + OH~

NH, + H,0 = NH; + OH~
Pfiklady neutralizatniho déje:

H,0* + OH™ = 2H;0

NaOH + HCl = NaCl + H,0




Lewisova teorie kyselin a zasad

Piedstava kyselosti a zasaditosti latek muze byt zalozena na jesté irS§im a obecnéj$im za-
kladé Velmi Sirokou a obecnou definici pojmi kyseliny a zasady podal jiz roku 1923 Lewis. Jeho
koncepce viak byla pfijata a rozvijena teprve po roce 1938.

Lewis oznatuje za zdsadu kazdou Cdstici, kterd ma alesport jeden volny (nevazebny) elektro-
novy pdr schopny zprostiedkovar vznik kovalentni {donor-akceptorové) vazby s dalsim atomem, iontem
¢i jinym atomdrnim uskupenim.

Ve funkci Lewisovych zasad jsou schopny vystoupit prakticky viechny molekuly a ionty
s nevazebnymi elektironovymi pary, tedy viechny &astice nukleofilni (str. 137), napf.

H H
| _/ —
N—H O ic=01 [HI]- [I0—H]"
| AN
H H

- 10r 2

_
Ll A

o

Jako kyseliny chape Lewis ty Cdstice, které jsou schopné volny elektronovy pdr zdsad vyuZit
k tvorbé kovalentni {donor - akceptorové) vazby, jiZ se k bdzi pFipoutaji. Lewisovymi kyselinami jsou
proto viechny elektrofilni astice (str. 137):



Acidita a bazicita vodnych roztoku

[ v chemicky Gisté vodé probiha autoionizacni (acidobazicky) d&j

H,0 + H,0 = H;0" + OH~

Ku,o = [H:0"] [OH ] iontovy soucin vody
[H;0*][OH™] =~ 107 14 mol?]~*2 teplota 25 °C, tlak 100 kPa
[H,0']) = 10" "moll™* .
neutralni prostredi

[OH ]~ 107" moll™"




1. vodny roztok kyseliny
(kysele reagujici roztok)

[H,0%] > 107" mol 1™ ; [OH ] < 107" moll™*

2. vodny roztok zasady
(z4sadité reagujici roztok)

[H,0*] < 1077 mol 1™ ; [OH"] > 10" "mol 1™’

Pojem pH (a pOH) vodnych roztoki
Jiz Sorensen doporuéil pouzivat vztah (12-2) v logaritmované formé

log 107 % =~ log [H,0%] + Jog [OH ]

14 ~ pH + pOH

Veli¢inu pH definujeme jako zaporny logaritmus aktivity ionti H;O



Disociacni konstanta kyseliny

4] [11,0°]
[HA]
(rovnovazna konstanta d&je HA + H,O = A~ + H;07%)

]‘HA =~

. .
— [H,0"] resp. o = E_]_ disociacni stupen

CHA CHA

o

pH = ~log[H;0"] = —log{cyad)

pH = —log \/CHAKHA

pH = —logcpa

pH = —dlogoya + ("%log KHA)

silna kyselina slaba kyselina



Disociacni konstanta zasady

[B"][OH]
Kpon = [BOH]

Disociadni stupeit zasad « je definovan takto:

[B~]

CBOH

d =

resp. o =

pH = 14 + log cyon

[OH"]

CroOH

pH = 14 — ‘%PKBOH + 4 log crom

silna zasada

slaba zasada




Hydrolyza soli

Hydrolyza kationtl

Jako hydrolyza kationti se oznacuji déje obeeneho typu (zjednoduseng)

]\/l+ <+ 2H20 = MO]" + H30*

NHJ— + EHQO - NHL;.I'{EO + H30+

-

Schopnost hydrolyzovat maji pouze Kkationty odvozené od slabé bazickych hydroxida, resp.
oxidii. Hydrolyza kationtd silnych bazi, napf. Na™, K™, Ba’* vibec neprobiha.



Hydrolyza aniontua
Hydrolyza aniontii probiha podie rovnic

A~ + H,O0 = HA + OH~

Dalgim ptikladem je hydrolyza kyanidového iontu:
CN- + H,0 = HCN + OH"

ﬁydroly"zy jsou schopny vyhradné anionty slabych kyselin. Hydrolyza aniontd silnych kyselin
napi. ClO,, Cl~, HSOZ ve vodném roztoku nenastava.



pH roztoku soli silné kyseliny a slabé zasady se ustavi na hodnot& dané vztahem

pH=17- 3pKpou — %10g Cs

chlorid amonny

NH; + 2H,0 = NH;.H,0 + H;0" (hydrolyza kationtu)
Cl™ + H,0 = nereaguje

Hodnota pH roztoku soli slabé kyseliny a silné zasady je dana vztahem

pH =7 + $pKya + zloge,

kyanid sodny

Na* + H,0 = nereaguje
CN~ + H,0 HCN + OH~ (hydrolyza aniontu)



