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1. Uvod do studia chemie

@ Studijni cile

= Umét vysvétlit pojem chemie a vymezit pfedmét jejiho zadjmu.
= Osvojit si ¢lenéni chemie na dil¢i chemické discipliny
= Vé&dét co je obsahem jednotlivych chemickych disciplin

Obsah

1.1. Obsah chemie
1.2. Zakladni chemické discipliny
1.3. Dalsi chemické discipliny

E:” Vyklad

1.1. Obsah chemie

= Chemie je exaktni pfirodni véda zabyvajici se zkoumanim hmotného svéta, respektive
nékterych jeho casti.

= Studuje chemické reakce vzniku a pfemény latek, zkouma podminky jejich pribéhu (rychlost,
rovnovaha), v§ima si kazl provazejicich chemické déje (termochemie).

= Vysetiuje kvalitativni sloZeni a vnitini stavbu latek.

= Modemi chemie se ¢leni na fadu chemickych disciplin. Mezi nimi rozliSujeme discipliny
zdkladni, aplikované a discipliny hranicici s jinymi védnimi1 obory.
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1.2. Zakladni chemické discipliny

Obecna chemie - sdruzuje poznatky a zakonitosti spolecné vSem chemickym disciplindm,
obsahuje také nckteré casti vy€lenéné z chemie fyzikalni.

Anorganicka chemie - je véda o vzniku, slozeni, struktufe a chemickych reakcich prvku a
sloucenin s vyjimkou pfevazné vétsiny sloucenin uhliku.

Organickd chemie - se zabyva vznikem, slozenim, strukturou a chemickymi reakcemi
sloucenin uhliku.

1.3. Dalsi chemické discipliny

1.3.1. Aplikované discipliny

Analytickd chemie - se zabyva postupy a metodikou kvalitativni i kvantitativni analyzy
latek.

Kvalitativni analyzou se zjistuje, které atomy, ionty nebo molekuly latka obsahuje.
Kvantitativni analyzou se stanovuje mira zastoupeni téchto slozek v dané latce.

Chemické technologie - zkouma metody a postupy chemickych vyrob latek.
Biotechnologie — zpusoby vyroby, vyuzivajici biologické a biochemické postupy pii
efektivni vyrobé rfady produktli. Pfednosti téchto technologii je, Ze byvaji bud’ castecné nebo

zcela bezodpadové.

Chemické inzenyrstvi — nauka o zafizenich pro chemické vyroby a technice operaci, které
jsou spolecné mnoha riznym vyrobam chemickych slou¢enin.

1.3.2. Discipliny hraniici s jinymi védnimi obory

Fyzikalni chemie - aplikuje fyzikdlni metody a poznatky na feSeni chemickych problému,
vysledky zpracovavd pomoci matematickych postupti a formuluje obecné zavéry, casto
pomoci matematickych vztahi.

Biochemie - zkouma chemické slozeni organizmi, studuje chemické pochody probihajici
v Zivych organizmech a metabolizmus téchto organizmil.
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2 Shrnuti

2

Chemie je prirodni véda o sloZeni a struktufe litek ve vztahu k jejich chovdni a viastnostem.
Zkoumd vztahy mezi stavebnimi C4sticemi Ildtek, hledd a popisuje zikonitosti spojovdni téchto
Cdstic do vetsich celkii a studuje ptipadné dalsi pfemény téchto celkii.

Chemie prosia dlouhym vyvojem a v soulasné dobé sdruziije obrovské kvantum pozatkii. Proto
se moderni chemie déli na fadu dildich chemickych disciplin zikladnich, aplikovanych a

hranibicich sjinymi védami. Moznost zahrnuti vSech téchto disciplin mezi chemické je
diisledkem obecné platnosti zikonitosti stavby litek.

2. Struktura latek

@ Studijni cile

Q

= (Osvojit si postupnou vystavbu latek od elementarnich castic az k agregatnim staviim.
= Sezndmit se s charakteristikami a vlastnostmi zékladnich jedincii (entit) tvoficich systém.

tvofeného.

latkovych soustav.
=  Umét vypocitat sloZzeni latkovych soustav.

= Uvédomit si rozdil mezi vlastnostmi zdkladnich jedinch a vlastnostmi celku jimi

= Naucit se a pochopit zédkladni definice a pojmy tykajici se struktury a slozeni latek a

Obsah

2.1. Hmota a jeji formy
2.2. Stavba latek a jejich klasifikace
2.3. Zakladni chemické pojmy
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=

Vyklad

2.1. Hmota a jeji formy

Hmota je zakladem vsech jevl v piirodé, vSechny déje i zmény jsou spojeny s pohybem hmoty.
Jejim hlavnim znakem je, zZe existuje objektivné. Zakladnim kritériem pro klasifikaci hmoty je
urceni pfetrzitosti nebo neptetrzitosti jeji struktury. Formy hmoty s pfetrzitou strukturou se
oznacuji jako /dtky. Pro formy hmoty s nepfetrzitou strukturou se pouziva nazvu pole. Jednotlivé
pojmy jsou podrobnéji vysvétleny na nasledujicich fadcich.

Obr. 2-1 Schematicky prehled riiznych forem hmoty

Fyzikalni Elementarni Mikro&astice Makroskopicka
pole Castice télesa

Kosmické

utvary

Hmota je objektivni realita v ustavicném pohybu a vyvoji, existujici nezavisle na naSem
védomi. Pasobi vsak na nase smyslové organy a tim se odrazi v nasem védomi. Hmota tvofi
jedinou podstatu celého vesmiru a vyskytuje se vném v mnozstvi kvalitativné odlisnych
forem. Meznimi formami hmoty jsou /tkya pole. Ve skute¢nosti maji vSechny dosud znamé
formy hmoty dualisticky charakter. Znamena to, Ze latky a silova pole jsou na sebe vzajemné
vazany a jedna forma bez druhé nemiize samostatné existovat. U silovych poli pak dominuje
vinovy charakter, u latek charakter ¢asticovy (korpuskularni). Céstice latek se za jistych
okolnosti mohou zménit na energetickd kvanta a obracené.

Z fyzikalniho hlediska je hmota nositelem dvou zakladnich vlastnosti, setrvacnosti a
schopnosti konat praci. Mirou téchto vlastnosti je Amotnost a energie. Hmotnost je mirou
celkového mnozstvi hmoty v daném systému, energie je veliCina charakterizujici vnitini stav
hmotné soustavy. V izolovanych soustavach plati zdkon zachovani hmotnosti a zakon
zachovani energie.
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Mezi hmotnosti a energii plati vzajemny vztah odvozeny Einsteinem (1905)
E=mc

podle néhoZ je energie kazdé hmotné soustavy (a tedy i silovych poli) umérna jeji hmotnosti.
Konstanta ¢ piedstavuje rychlost svétla ve vakuu (c = 2,997925.10° ms™).

= Pole - formy hmoty s nepfetrzitou (kontinualni) strukturou. Vyznacuji se vlastnim velmi
sloZzitym pohybem odlisSnym od pohybu ¢astic v latkovych formach hmoty. Stavebnimi
jednotkami poli jsou kvanta — fiktivni ¢astice s nulovou klidovou hmotnosti.

Priklad:

Fotfony— stavebni jednotky elektromagnetickych poli. Pohybuji se pouze rychlosti svétla ve
vakuu ¢ = 2,99.10° ms™. Kazdy foton nese energii E=]1v=%, kde 4 je Planckova

konstanta (h = 6,62521-10'34Js), v je frekvence zéafeni, A je vinova délka zateni.

» Latky — formy hmoty s pfetrzitou (diskrétni) strukturou. Stavebnimi jednotkami latek jsou
samostatné ¢astice disponujici ur¢itou energii a nenulovou klidovou hmotnosti (napf. protony,
neutrony, elektrony). Latky se vzajemné lisi druhem a uspotfadanim téchto castic. Kvalitu
latek urCuji charakteristické viastnosti, tzn. vlastnosti nezavislé na velikosti, tvaru a mnozstvi
dané latky.

Z Shrnuti

Hmota je objektivni realita vustavicném pohybu a vywoji existujici nezivisle na nasem védomi.
Nachizl se ve dvou meznich formich - litky a pole. Obé formy hmoty se liSi strukturou a typem
stavebnich cdstic. Navzijem se vsak prolinaji a dopliiuji, jedna bez druhé nemohou existovat.
Zikladnimi viastnostmi hmoty jsou z fyzikdlniho hlediska setrvanost a schopnost konat prici
Mirou téchto viastnosti je hmotnost a energie.
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‘)

Otazky k opakovani

1. Které z uvedenych €astic nepatii mezi ¢astice latek:

a) elektron b) foton c) proton d) neutron

2. Einsteindv vztah mezi hmotnosti m a energii E ma tvar:

a) E = mc? b) m = Ec? ¢) mE = ¢? d)E=cm’
3. Pti sttetu elektronu s pozitronem

a) nedojde k Zadné reakci c) vzniknou dva fotony

b) vznikne nukleon d) vznikne neutron

4. Vypocitejte hmotnost fotonu ultrafialového zateni o vinové délce A = 100 nm.

5

Vyklad

2.2. Stavba latek a jejich klasifikace

Zakladem vnitini stavby latek je ur€ity zplisob uspofddani zékladnich stavebnich castic a
pusobeni specifickych pfitazlivych sil mezi témito casticemi.

Zakladnimi stavebnimi kameny latek jsou elementirni cdstice. Fyzika jich rozeznava vice
nez sto. Pro vyklad struktury béznych latek vystac¢ime se ttemi druhy: elektrony; protony a
neutrony.

Seskupenim urcit¢ho poctu elementdrnich ¢astic a jejich charakteristickym uspofadanim
vzniknou nové Utvary - afomy, molekulynebo ionty(obecné mikrocastice).

Velké soubory mikro€astic, kter¢ mizeme poznavat svymi smysly, oznaCujeme souhrnné
jako chemické litky.

Zaklad chemickych latek predstavuji Cisté latky - prvky a slouceniny. Jejich kombinaci

vznikaji sloZitéjsi litkové soustavy - smésinebo roztoky.
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Obr. 2-2 Schematické zndzornéeni stavby litek

Mikrocastice

Atomy Molekuly lonty

Cisté latky

Prvky Sloucgeniny

Slozené latkové soustavy
Smési Roztoky

7 wv7r

2.2.1. Elementirni &dstice

= Elektron - &astice s klidovou hmotnosti m = 9,109.10°" kg, nesouci zaporny elementarni
naboj (-1,602.10™" C). Oznacuje se symbolem ,,e*. Elektrony tvoii elektronovy obal atomu.
Castice se stejnymi vlastnostmi jako elektron, ale opaénym nabojem je pozitron.

» Kvarky - =zékladni stavebni jednotky protoni a neutront. Jejich existence byla
experimentalné potvrzena roku 1969. Nesou neceloCiselny (vyjadfeno v jednotkach naboje
protonu) elektricky néboj 2/3 nebo —1/3. Existuje celkem Sest typt kvarki, které 1ze podle
fyzikalnich vlastnosti uspofadat do tii pard: u/d (up/down), c/s (charnvstrange) a t/b
(top/bottom). Ke kazdému kvarku existuje odpovidajici kvark z antihmoty — antikvark.

= Proton - &astice s klidovou hmotnosti m = 1,673.107 kg, nesouci kladny elementarni naboj
(+1,602.10™" C). Patii mezi hadrony. Znagi se symbolem ,p*. Vznika spojenim dvou kvarkd
typu ,,u* a jednoho kvarku typu ,,d*.

= Neutron - ¢astice s klidovou hmotnosti m = 1,675.10%" kg, bez elektrického naboje. Radi se,
podobné jako proton, mezi hadrony a znaci se symbolem ,,n“. Je tvofen dvéma kvarky typu

,»d“ a jednim kvarkem typu ,,u®.

= Protony a neutrony tvofi atomové jadro (nukleus), jsou proto souhrnné¢ oznaCovany jako
nukleony.

= Rozdéleni a ptiklady nékterych dal$ich elementarnich ¢astic uvadi Tab. I.
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Tab.I Rozd¢leni a piiklady elementarnich ¢astic

2.2.2. Mikroddstice

= Atom - nejmensi Castice, ktera je jest€ nositelem chemickych vlastnosti prvku. Ma slozitou
vnitini strukturu, ktera je tvofena atomovym jadrem a elektronovym obalem.

» Molekula - nejmensi ¢ast latky, ktera je schopna samostatné existence v prostoru. Je tvofena
uritym poctem stejnych atomt (prvek) nebo riznych atomi (sloucenina). V plynném
skupenstvi maji vSechny chemické latky pfesné definované molekuly. V tuhém skupenstvi u
nekterych sloucenin nelze ve struktufe latky jednotlivé molekuly identifikovat. Cely krystal
takovych latek mé napi. charakter jediné makromolekuly. V téchto pfipadech se formalné
urcuje nejmensi ¢ast latky, ktera svym slozenim jesté odpovida slozeni latky (napt. skupina
Si0; v oxidu kiemicitém).

= TJonty — kladn€ nebo zaporn¢€ nabité ¢astice, které délime na jednoduché (jednoatomové), jako
napf. Na', CT, Ca2+, nebo slozené (viceatomové), napft. NH,", OH". Jednoduché ionty vznikaji
z atomu pfijetim nebo odtrzenim elektroni. Slozené ionty vznikaji ptipojenim jednoduchého
iontu k atomu nebo molekule, respektive odtrzenim jednoduchého iontu od molekuly. Kladné
nabité ionty se nazyvaji kationty, zaporn¢ nabité ionty jsou anionty.

» Charakteristickymi vlastnostmi atomt a molekul jsou Amotnost a energie. Naopak vlastnosti
jako teplota tani, barva, index lomu atd. lze pfipsat teprve vétSimu souboru mikrocastic -
latkam.
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Z Shrnuti

Zikladnimi stavebnimi kameny ldtek jsou elementirni c4stice — elektrony, protony a neutrony:.
molekuly a ionty. Atomovd jidra jsou tvofena protony a neutrony, elektronové obaly atomii
elektrony. Molekuly i ionty mohou byt tvofeny bud’ stejnymi, nebo riiznymi atomy. N4boj iontii
vznikd zatomu prijetim nebo odtrZenim elektronii nebo zmolekuly pfijetim & odtrZenim
Jednoduchého iontu. Charakteristickymi viastnostmi mikrocdstic jsou hmotnost a energie. Velké
soubory mikroc4stic, které Ize pozndvat lidskymi smysly, jsou chemické Iitky.

? Otazky k opakovani ‘)

5. Latkové c&astice elektron, proton, neutron, pozitron rozdélte podle naboje na kladné,
zaporné a neutralni.

6. Mezi vlastnosti atomi nepatfti:

a) teplota varu d) barva
b) energie e) hmotnost
c) elektricka vodivost f) tvrdost

7. Urcete, které z uvedenych vlastnosti 1ze ptipsat elementarnim Easticim:

a) hmotnost d) elektricky naboj
b) teplota varu e) tvrdost
c) energie f) barva

8. Z molekul mohou byt slozeny:
a) pouze slouceniny b) sloucCeniny i prvky c¢) pouze prvky

9. Sodny kation Na" vznikne, jestlie atom sodiku:
a) pfijme proton b) ztrati elektron ¢) pfijme elektron d) ztrati proton

10. Absolutni hmotnosti elementarnich €astic jsou obecné velmi malé. Pro vétsi ptehlednost
proto byvaji vyjadfovany relativné viiéi hmotnosti zvolené €astice. Vyjadfete hmotnost
elektronu, protonu a neutronu relativné viéi:

a) klidové hmotnosti elektronu (m.=9,109-10>"' kg)

b) klidové hmotnosti protonu (m, = 1,673:10%" kg)

Relativni hmotnosti oznaéte symbolem 'm s p¥islu¥nym indexem pro &astici (e, p, n). Co
vyplyva z vysledka?
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11. Vyjadtete rovnicemi vznik nasledujicich iontt:

=

a)K* b) A’ c) O* d) COs* e) HS’ f) NH,"

Vyklad

2.2.3. Cisté litky

Jsou nejjednodussimi chemickymi latkami. Vykazuji urCité specifické vlastnosti, které jsou
pro né charakteristické. Tyto vlastnosti urCuji kvalitu latky a nejsou zavislé na celkovém
mnozstvi, objemu nebo tvaru latky. Dé€li se na viastnosti fyzikilni a chemické.

O vlastnostech cCistych latek rozhoduji jednak viastmosti mikrocdstic, z nichz jsou latky
slozeny, jednak velikosti pfitaZlivych silpisobicich mezi témito ¢asticemi.

Ptitazlivé sily rozhoduji znacnou mérou o vlastnostech latek jako jsou teplota tani, pevnost,
tvrdost atd. Ma-li urcitd latka napf. nizkou teplotu tani, znamend to, Ze mezi jejimi
molekulami piisobi slabé pfitazlivé sily.

Cisté latky délime na prvky a chemické sloudeniny.

Prvky - Cisté latky, které jiz nelze dale chemicky délit na latky jednodussi. Zakladnimi
stavebnimi jednotkami prvkll jsou samostatné atomy (napf. He, Zn), nékolikaatomové
molekuly (napt. Oy, N,) pfipadné¢ makromolekuly (diamant - C). Prvek je latka slozena vzdy z
atoml o stejném protonovém cisle Z. Dosud je znamo 112 prvki, nékteré z nich jsou vsak
nestalé a byly vyrobeny uméle.

Chemické slouceniny - Cisté latky, které 1ze chemickymi metodami délit na latky jednodussi.
Jsou sloZeny ze dvou nebo vice chemickych prvka. Prvky jsou v dané slouceniné zastoupeny
vzdy ve stejném poméru, ktery se neméni s vnéjSimi podminkami. Zakladnimi stavebnimi
jednotkami chemickych sloucenin jsou molekuly, makromolekuly (oxid kfemicity - SiO)
nebo ionty.

2.2.4. SloZené litkové soustavy

Latkova soustava — vymezend Cast prostoru véetné hmotné naplné€, ktera je predmétem
pozorovani. Veskera oblast mimo urCenou soustavu se povazuje za okoli soustavy. Soustava
je urCena, jsou-li pfesné vymezeny vlastnosti stén, odd¢€lujicich soustavu od okoli. Stény
mohou byt skute¢né nebo myslené. Latky tvofici soustavu jsou oznacovany jako s/oZky.

10
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= Slozky soustavy — Cisté latky, které lze fyzikalnimi metodami ze soustavy oddélit a které jsou
schopné samostatné existence.

= Stav soustavy charakterizuje souhrn vlastnosti soustavy. Veli¢iny urcujici stav soustavy se
nazyvaji stavové veliciny (napft. teplota, tlak, objem, hmotnost, koncentrace, hustota, energie).

= Podle vlastnosti délime soustavy na homogenni a heterogenni.

= Homogenni soustava — ma ve vSech svych Castech stejné vlastnosti (napt. smés plyn,
roztok soli ve vode¢).

= Heterogenni soustava — nemd ve vSech mistech stejné vlastnosti. Skladd se z nékolika
homogennich oblasti — £z Jednotlivé faze jsou od sebe vzajemné oddéleny fazovym
rozhranim, na némz se méni vlastnosti skokem.

2.2.5. Klasitikace Iltek podle poltu sloZek a iz

= Cisté latky — predstavuji vzdy jednoslozkovou soustavu, ktera mize byt jednofizova i
vicefazova. Piikladem vicefazovych soustav jsou napt. voda s ledem, diamantovy prasek s
grafitem nebo kapalina v rovnovaze se svou parou.

» Roztok — viceslozkova, avSak jednofazova (homogenni) soustava. Podle skupenstvi
rozezndvame plynné roztoky (vzduch), kapalné roztoky (roztok NaCl ve vod¢€) a pevné

roztoky (slitiny, napt. Au + Ag).

= Smés — predstavuje viceslozkovou a vicefazovou (heterogenni) soustavu. Piikladem smési
muze byt napt. Zula sloZzend z krystalkli kiemene, Zivce a slidy.

» Roztoky vznikaji samovo/né zatimco smesi pouze vnéjsim zisahem.

Z Shrnuti

2

Chemické litky se podle svého sloZeni a struktury déli na cisté litky a sloZené ldtkové
soustavy. Mezi Cisté Iitky se zahrnuji prvky a chemické slouceniny. Prvky jsou l4tky, které jiz
nelze chemicky délit na litky jednodussi. Slouceniny jsou naopak chemicky délitelné na litky
Jednodussi. Litkové soustavy Ize klasifikovat podle riiznych kritérii. Z hlediska poctu sloZek a
f3zi je délime na smési a roztoky. Roztoky vznikaji samovolné zatimco smési pouze vnéjsim
zdsahem. Kvalita Cistych ldtek je urlena souborem charakteristickych viastnosti. Stav

sloZenych litkovych soustav popisuji stavové velidiny.
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P

H4 Otazky k opakovani

12. Oznadte, které z uvedenych vlastnosti latek nejsou zavislé na velikosti ptitazlivych sil
mezi stavebnimi jednotkami:
a) tvrdost b) hmotnost c) hustota d) teplota tani e) objem

13. Chemicky prvek je latka slozena z atomu se stejnym poctem:
a) protontl 1 neutrond c) protonil

b) neutrond d) nukleont

14. Fyzikalnimi metodami lze oddélit:
a) slozky v roztoku b) prvky ve slouceniné c) slozky ve smési

15. Vyberte vyhovujici odpovédi. Roztok je soustava:

a) viceslozkova d) homogenni
b) heterogenni e) jednosloZkova
c) jednofdzova f) vznikajici samovolné

16. Smés je soustava:

a) heterogenni d) vicefazova
b) viceslozkova e) vznikajici vn€j§im zdsahem
c) homogenni f) jednofdzova

17. Rozhodnéte, zda praskova smés grafitu a diamantu:
a) obsahuje jediny prvek b) je homogenni c¢) obsahuje jednoduché latky

18. Rozpustnost dusi¢nanu draselného p¥i 20 °C je 13,1g KNO3 ve 100 cm? vody. Popiste

slozeni soustavy obsahujici 500 cm® vody a 80g KNOs. Uved’te podet slozek a fazi. Lze

tuto soustavu povaZovat za homogenni? Existenci plynné faize neuvazujeme.

19. Pevny uhli¢itan vapenaty (vapenec) se pti zahtati rozklada na pevny oxid vapenaty a

plynny oxid uhliéity podle rovnice: CaCOj3 (s) = CaO (s) + CO: (g). Urcete pocet fazi a
sloZzek v soustav€, ktera vznikla &asteénym rozkladem cistého vapence v uzavieném

evakuovaném reaktoru.

12
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E:” Vyklad

2.3. Zakladni chemické pojmy

2.3.1. Poymy vztaZené k velikost litkového systému

=  Maéme-li urcit velikost urit¢ho systému (tj. mnozstvi latky v ném obsazen¢), 1ze uvést tii
rizné udaje:
a) pocet ¢astic tvoficich systém
b) hmotnost latkového systému
c) objem systému (u systémil homogennich)

Latkové mnozstvi (n) - veli¢ina vyjadiujici mnozstvi hmoty v systému pomoci nasobkil ur¢itého
poctu zdkladnich ¢astic (atomill, molekul, iontil). Jednotkou latkového mnozstvi je mol.

» Mol je latkové mnozstvi soustavy, jejiz pocet zakladnich ¢astic se rovna poctu atomi ve 12 g
(piesn&) izotopu uhliku *C.

= Pocet zakladnich c¢astic v soustaveé o latkovém mnozstvi 1 mol udava Avogadrova konstanta
Ni (Na = 6,022%10% mol™). Podet &astic latky B (Np) o latkovém mnozstvi (225) je pak dan
vztahem:

Ny=N, ny
= VeliCiny vztazené na jednotkové latkové mnozstvi se nazyvaji molirni veliciny.

Molarni hmotnost (M) - hmotnost soustavy o latkovém mnozstvi 1 mol. Je urcena podilem
hmotnosti latky B (mp) a jejiho latkového mnozstvi.

m
B
M, =
11

Jednotkou je g.mol ™.
=  Molarni hmotnosti prvkl byvaji uvedeny v periodické soustavé. Molarmi hmotnost slouceniny
je déna souctem moldrnich hmotnosti prvkl, z nichZz se sloufenina sklad4, vyndsobenych

jejich poctem ve sloucening.

Moléarni objem (Vi) — je objem 1 molu plynné latky. Pro latku B je definovan podilem jejiho
objemu Vza latkového mnozstvi np.

13
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v,(B)="=

m HB
= U plynnych latek zavisi molarni objem na teploté a tlaku. Za normalnich podminek (po =
101,325 kPa, To = 273,15 K) ma molarni objem idealniho plynu hodnotu:

Vo =22,4 dm’ mol ™'

» Tato hodnota se nazyva normdini molirni objem.

2.3.2. Poymy tykajici se sloZeni litkovych soustav
= Vlastnosti latkovych soustav jsou ureny vedle jinych parametrii také zastoupenim
jednotlivych slozek. Slozeni soustavy lze vyjadfit pomoci hmotnostnich, molarnich a

objemovych zlomki, u roztoka také pomoci molarni koncentrace.

Hmotnostni zlomek (w) - vyjadiuje pomér hmotnosti slozky B ku hmotnosti celé soustavy (msg)..

WB) ="

B
mS
= Soucet hmotnostnich zlomki vSech slozek soustavy je roven jedné.

Molérni zlomek (x) - urcité slozky B v soustavé definujeme jako podil latkového mnozstvi této
sloZky a souctu latkovych mnozstvi vSech sloZek v soustave.

g
2.1,

= Soucet molarnich zlomka vSech slozek soustavy je opét roven jedné.

X(B)=

Objemovy zlomek (@) - slozky B je roven podilu objemu této slozky a celkového objemu
soustavy Vs

p(B) =

SN

= Také v tomto pfipad¢ je soucet objemovych zlomkt vSech slozek soustavy roven jedné.
* Hmotnostni, molarni a objemové zlomky vyjadiuji relativni sloZeni soustavy, proto nemaji
jednotku. Pro lepsi ndzornost Ize vysledky uvadét v procentech. Symbol % odpovida hodnoté

0,01 viz nasledujici ptiklad.

Priklad: wp= 0,03 =3-0,01 =3%

14
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=V pfipadé¢, Ze latkovou soustavou je roztok, Ize sloZeni takové soustavy vyjadrit také pomoci
koncentraci. Nejbézn¢ji pouzivanou je molarni koncentrace.

Molarni (latkova) koncentrace (c) - vyjadiuje latkové mnozstvi slozky B rozpuiténé v 1 dm’
roztoku.

n m
CB = B = B

V, M,V

Vsje objem roztoku (soustavy). Jednotkou molarni koncentrace je mol.dm™.

Z Shrnuti

2

Velikost ldtkového systému lze vyjddfit pomoci poltu Cdstic v systému, hmotnosti systému a
pomoci objemu systému. V pfipadé poctu cdstic chemie nepolitd sjednotlivymi atomy nebo
molekulami, nybrZ s urcitym a vzdy stejnym ndsobkem jejich poctu. MnoZstvi hmoty v systému
vyjddiené poltem zikladnich Cdstic se oznacuje jako Ilitkové mnoZstvi s jednotkou mol.

Veliciny vztaZené na jednotkové ldtkové mnoZstvi se nazyvaji molirni. Jsou to molirni hmotnost
a moldrnf objem.

SloZeni Idtkovych soustav lze vyjadfit formou relativniho sloZeni nebo pomoci koncentraci.
Vpfipadé relativniho sloZeni se jednd o hmotnostni, objemové a moldrni zlomky. Uvedené
veli¢iny nemayji jednotku, pro lepsi ndzornost Ize jejich Ciselné hodnoty uvddét v procentech.
Nejpouz;' vanéjsi formou koncentrace je molirni (Iitkovd) koncentrace. Jeji fyzikdIni jednotka je
mol.dm”.
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Py

: Otazky k opakovani
20. Vyjadtfujeme-li velikost systému veli¢inou latkové mnoZstvi, vztahujeme ji na:
a) hmotnost b) objem c) pocet zakladnich ¢astic
21. Molarni veli¢inou se obecné oznacuje urcita veli¢ina vydélena:
a) Avogadrovou konstantou c) poctem Castic
b) objemem plynu d) latkovym mnozstvim
22.V soustavé se slozkami A a B je molarni zlomek xa uréen vyrazem:
a) ma/(ma+msg) b) (na+ng)/np c) na/ (np+npg) d) na/ng
23. Rozpustime-li 50 g ur&ité latky B ve 100 cm® vody, je hodnota hmotnostniho zlomku wg
této latky:
a)25 % b) 50 % c) 66,7 % d)33,3%
24. Ve vodé, jejiz latkové mnoZstvi je 9,0 mol, bylo rozpudténo 40 g NaOH. Molarni

25.

hmotnost NaOH je 40 g/mol. Molarni zlomek x(NaOH) v tomto roztoku ma hodnotu:
a)0,11 b) 0,10 c) 0,90 d) 0,198

P¥i st4lé teploté a tlaku bylo smichano 45 m> vodiku a 15 m® dusiku. SloZeni této plynné
smési vyjadfuje parametr:
a) o(N»)=0,33 c) w(Nz)=0,25
b) o(N2)=25% d) w(Nz)=0,75
Pozndmka

Vice ptikladii na vypocty molarnich veli€in, respektive sloZeni latkovych soustav naleznete ve
skriptu: Priklady z chemie pro bakalitské obory, B. Kostura, M. Gregorova, Ostrava 2004, str.
21 — 24, respektive 25 — 28.
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% Reseni

1. b,
2.4,
3.¢c,
4. Hmotnost fotonu zavisi na vlnové délce, respektive frekvenci ptislusného elektromagnetického
zéteni. S pouzitim Einsteinova vztahu mezi hmotnosti a energii a Planckova vztahu pro energii

h :
fotonu dostaneme: m= T Po dosazeni p¥islusnych hodnot je m = 2,201-107 kg.

- c
5. Kladny naboj - proton, pozitron. Zaporny naboj - elektron. Bez naboje — neutron
6.a,c,d,f

7.a,c¢,d,
8.b,
9.b,
10.a) ‘m.= 1 fm7,, = 1,673-107 kg/9,109-10°" kg = 1836,6
my= 1,675107" kg/9,109-107" kg = 1838,8
b) ‘m,=1 m. = 9,109-107" kg/1,673-107 kg = 5,445-10°*

m, = 1,675107 kg/1,673-10° kg = 1,001
Zavér: Protony a neutrony jsou pfiblizné stejné hmotné a jsou asi 2000x hmotné¢jsi nez

elektrony.
11.a) K-e =K' d) CO,+ 0" =CO5”"
b) Al-3e =Al" e) H,S—-H =HS
c) O+2e=0" f) NH;+H'=NH,"
12.b, e,
13.c,
14.a,c,
15.4a,¢,d, f,
16.a,b,d, e,
17.a

18. Podle udané rozpustnosti Ize v objemu 500 cm® vody rozpustit 5-13,1g = 65,5g KNO;. Ze
zadaného mnozstvi 80g ziistane nerozpusténo 80g — 65,5g = 14,5g KNOs;. Soustava obsahuje
565,5g nasyceného roztoku a 14,5g nerozpusténého dusicnanu draselného. Soustava je
dvouslozkova (voda a KNOs) a dvojfazova (nasyceny roztok a nerozpustény KNO3). Jedna
se o soustavu heterogenni.

19. Soustava obsahuje 3 slozky (CaCOs3, CaO, CO»), 2 pevné faze (CaCOs, CaO) a 1 plynnou
fazi (COy).

20.

21.

22.

23.

24.

25.

oo a0 a0
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3. Stavba atomu

‘@ Studijni cile @

= QOsvojit si zdkladni strukturu atomu a védét jaké elementarni Castice se podileji na jeho stavbé.

= Znat zékladni veliiny charakterizujici atomové jadro a porozumét pouzivané symbolice.

=  Umét stanovit sloZeni atomového jadra libovolného nuklidu.

= Rozumét symbolice zapist jadernych reakcei.

= Ziskat zékladni pfedstavy o struktufe elektronového obalu.

= Znat typy a poCty orbitalil na jednotlivych energetickych hladinach.

= Na zéklad¢ znalosti pravidel o postupném zapliovani orbitalt elektrony odvodit elektronovou
konfiguraci libovolného prvku.

Obsah

3.1. Struktura atomu
3.2. Atomové jadro
3.3. Jaderné reakce
3.4. Elektronovy obal

E——” Vyklad E——"

3.1. Struktura atomu

= Na pocatku 20. stoleti (E.Rutherford, 1911) bylo prokdzano, ze se atomy skladaji z kladné
nabitého jidra obklopeného elektrony. Kazdy elektron nese jeden zaporny elementarni naboj,
coZ je nejmensi zndmy samostatné existujici zdporny naboj.

» Elektrony tvoti elektronovy obal atomu, jehoz zaporny naboj je kompenzovan kladnym
nabojem jadra. Atom jako celek je elektricky neutralni.

= Hmotnost elektronového obalu je mensi nez 1 % celkové hmotnosti atomu.

18
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Polomér atomu, ktery je mozno stanovit napi. jako polovinu vzdalenosti sousednich
atomovych jader v molekulach nebo krystalech, je fadové 107" m. Polomér atomového jadra
je piiblizng 10™"° az 10 m.

Nazornym zptisobem znazoriuje rozmeérové poméry v atomu obr. 3-1.

Obr. 3-1 Zndzornéni rozmérovych pomeru v atomu

Kdybychom jadro atomu znézornili jako kulicku o priméru 1 mm, odpovidala by celému
atomu koule o priméru alespon 10 m.

3.2. Atomové jadro

Atomové jadro je slozeno z protond a neutront. Souhmné se tyto ¢astice nazyvaji nukleony
(viz kapitola 2.2.1. Elementirni &4stice).

Pocet protont v jadie udava profonové Cislo Z. Toto Cislo je charakteristické pro vsechny
atomy téhoz prvku.

Dalsi funkce protonového ¢isla: vyjadfuje celkovy pocet elektroni v obalu
elektroneutralniho atomu a je poradovym ¢islem prvku v periodické soustave prvki.

Pocet nukleont (tedy protonii a neutronti dohromady) urcuje nukleonové cislo A. Z rozdilu
obou cisel (A - Z) 1ze vypocitat pocet neutronti v daném jadre.

Nuklid - nazev pro soubor atomu stejného druhu (se stejnym protonovym a nukleonovym
¢islem). Nuklid obecné zapisujeme symbolem: ' X
Molérni hmotnost nuklidu je ¢iselné velmi blizk4 nukleonovému ¢islu, neni to vsak celé ¢islo.

Izotopy - oznaceni nuklidl se stejnym protonovym ¢islem, ale riznym nukleonovym cislem.
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Jednotlivé izotopy téhoZz prvku maji stejné chemické vlastnosti, 1iSi se pouze vlastnostmi
fyzikalnimi.

VétsSina prvkl je tvofena dvéma i vice izotopy. Nejvice pfirozenych izotopi ma cin (10).
Kromé pfirodnich izotopt existuje fada izotopli vyrobenych uméle.

Monoizotopické prvky - maji pouze jeden izotop (napt. F, Na, Al, As, I a dalsi).

3.2.1. Vazebni energie atomového jidra

K rozloZeni atomového jadra na jednotlivé nukleony je nutné dodat energii k piekonani
vazebnych sil. Tato energie je totoZnd s energii, kterd se uvolnila pfi vzniku jadra z nukleont.
Nazyva se vazebnd energie jidra Eya je mirou stability jadra.
Vazebnou energii jadra lze odvodit pomoci Einsteinova zdkona ekvivalence hmotnosti a
energie:

E,=AE=Amc".

Hmotnostni ubytek Am je definovan jako rozdil mezi teoretickou a experimentalné zjiSt€énou
hmotnosti jadra.
Am=m, —m

teor exp

Cim vétsi je vazebna energie jadra, tim je dané jadro stabilng;jsi.

Abychom mohli porovnavat stabilitu jednotlivych jader, vztahujeme hodnotu vazebné energie
na jeden nukleon, tedy Ey/A.

Nejvyssimi hodnotami vazebnych energii (nad 8,4 MeV) disponuji prvky s A = 30 az 130.
Vazebné energie nékterych nuklidi uvadi Tab. II.

Vazebna energie se vyjadfuje v jednotkach elekzronvolt(eV) nebo joul(1 eV = 1,602:10™ J).
Stabilita atomovych jader zavisi na poméru poctu protont a neutronl v jadre:

Stabilni nuklidy leh¢ich prvki (do Z = 20): Z:N=1:1
Stabilni nuklidy tézsich prvka ( Z > 20): Z:N=1:1,5

Tab. IT Vazebné energie nékterych nuklidi

Vazebnd encrgic ‘H ‘He 2C S0 YFe Nsn BU
Ey(MeV) 2,18 28,20 91,66 126,96 486,09 1020 1780
EvA (MeV) 1,09 7,05 7,64 7,94 8,68 8,50 7,50
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Z Shrnuti 2

Atom je sloZitd soustava tvorend atomovym jidrem a elektronovym obalem. Atomové jidro, ve
kterém je soustfedéna témér’ vSechna hmotnost atomu, se vyzacuje sloZitou strukturou. Vedle
Cdstic s kladnym ndbojem — protonii, obsahuje Cdstice bez ndboje — neutrony. Elektronovy obal je
tvofen ziporné nabitymi elektrony. Atom jako celek je elektricky neutrdini, podet protonii v jidre je
tedy stejny jako polet elektronii v elektronovém obalu. Polet protonii v jidfe atomu urcuje
protonové Cislo, celkovy polet jadernych cdstic — nukleonid, je din nukleonovym Cislem. K
rozloZeni atomového jidra na jednotlivé nukleony je nutné dodat urlité mnozstvi energie. Jedns se
o vazebnou energii jidra, kterd je mirou jeho stability.

‘) Otazky k opakovani ‘)

1. S pomoci periodické tabulky uréete, kolik protont, neutroni a elektronti obsahuje nuklid
médi o nukleonovém ¢isle 65.

2. Pocet elektronti v atomu se shoduje:
a) s nukleonovym cislem c) s protonovym Cislem

b) s molarni hmotnosti d) sneutronovym ¢islem

3. Atomovy Gtvar tvofeny 5 protony, 2 elektrony a 6 neutrony je:
a) atom B b) anion F° ¢) kation Na" d) kation B** e) atom C

4. S pouzitim periodické tabulky urcete pocet protoni, neutroni a elektront, z nichz se
sklada fluoridovy anion F-.

5. Dopliite idaje o nékterych nuklidech v nasledujici tabulce:

] Pocet
Nazevprvku | Z A protont elektront neutroni
helium 2 3
kfemik 30 14
cin 0 67
stroncium 88 38
olovo 82 126
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g

Vyklad

3.3. Jaderné reakce

Jademé reakce - procesy, pfi nichz dochazi k samovolnym pfeméndm jader nebo k jejich
pfeménam ucinkem jinych jader, Castic nebo fotond.

Priibéh jademych reakci se popisuje rovnicemi, v nichz je pomoci indexii A a Z oznacen
pocet protont a nukleond.

Podminkou formalni spravnosti rovnice je rovnost souctu protonovych a nukleonovych cisel
jednotlivych sloZek na obou stranach rovnice.

Podle poctu reagujicich castic a jader délime jaderné reakce na mononukledrni a
binukledrni.

3.3.1. Reakce mononukledrni

Ptfi mononuklearni reakci se rozpadd atomové jadro za vzniku nového jadra a uvolnéni
obecné ¢astice ypodle rovnice:

Ay Ab b
2 X=Y+ 0y

Mezi mononuklearni reakce se tadi radioaktivita pfirozend i uméld, protoze maji stejny
charakter a tidi se tymiz zédkony.

Radioaktivita je samovolnd pfeména jader na jadra nova, stalejSi, za soucCasné emise
radioaktivniho zéfeni.

Podle druhu emitovaného zéatfeni rozezndvame Ctyfi zdkladni druhy radioaktivnich pfemeén:
premény alfa, beta minus, beta plus a pfeména gama.

Radioaktivni pfeména a - matetské jadro se rozpada na jadro dcefiné za soucasné emise zafeni
typu a.

K pfemén¢ a dochazi u jader atomt, ktera jsou pfili§ tézka (obvykle A >210).
Zateni o je proud rychle leticich (az 10 % rychlosti svétla ve vakuu) jader atomi hélia ; He.

Emisi tohoto zafeni vznika nuklid, ktery ma nukleonové Cislo o 4 jednotky a protonové ¢islo
o 2 jednotky niZsi.

Priklad:

226 _ 4 222
w Ra= o+ Rn
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Obr. 3-2 Schéma radioaktivni premeny alfa.

Radioaktivita o
" o
@ = jadro ;He?(2p™, 2n0)
O Preména (rozpad) '
Materské jadro Dcerinné jadro
N N4 A
zA z2B

Radioaktivni pfeména PB° - matetské jadro se rozpada na jadro dcefiné za soucasné emise
zateni .
[ ]

Zateni B je tvofeno proudem elektront, které se svou rychlosti bliZi rychlosti svétla ve vakuu.
Elektrony zateni B° vznikaji v jadfe rozpadem neutronu na proton a elektron.

Priklad:
%o Th= 5\ Pa+ |f3

Obr. 3-3 Schéma radioaktivni premény beta minus.

Radioaktivitap

»
. (ant) ﬁoﬂ
Y Q“E“m = elektrun 3

n"—sp+e + \-I'
Spontinni preména

Matef'ske jadro Dcefinne jadro
N " N B
Z £+l
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Radioaktivni pfemé&na B* - mateiské jadro se rozpada na jadro dcefiné za sou¢asné emise zafeni
typu B.

= K pfeméné B~ dochazi u prvkil, které se v pfirodé nevyskytuji, pfipravuji se uméle.

= Zéfeni B je tvofeno proudem rychle leticich pozitronii.

= Pozitrony zafeni B’ vznikaji v jadie rozpadem protonu na neutron a pozitron.

Priklad:
161 C= lslB+ +(1):B

= Pifemcna ﬂ+ se vyskytuje u atomovych jader, ktera maji nadbytek protonii nad neutrony.

Obr. 34 Schéma radioaktivni premeny beta plus.

Radioaktivita p*

" B
‘ neumm pt= puzltrnn <3

pt—=n"+e* + v
Spontinni pieména

MIaterske jadro Dcerlnne jadro
N
A Z1B

= (astice zafeni beta” a beta maji ptivod v reakcich probihajicich v atomovém jadfe.

» Prab¢h téchto jadernych reakci je graficky znazornén v obr. 3-5.

» Pfi¢inou pfemén nukleoni jsou zmény kvarki: kvark typu d se méni na kvark typu u a
obraceng.

» Piebytek energie je z jadra emitovan ve form¢ energetického kvanta - neutrina, resp.
antineutrina.

=  Pii pfeménach S’ a f nedochazi ke zménam hodnoty nukleonového &isla A, celkovy pocet
nukleonti v ménicim se jadfe tedy zlstava konstantni.

24



Chemie I — Privodce studiem

Obr. 3-5 Schéma déji probihajicich a atomovém jadre pri radioaktivnich preméndch beta plus
a beta minus

Beta -rozpad neutronu: n° —> p* + e + ¥V

Neutron 5laba interakce Proton

Beta* - pifeména protonu: p* — n° + e* + v

Pozndmka

Slab4 interakce predstavuje prechodny stav, ktery trva cca 107%’s. Castice W a W' jsou
intermedialni bosony.

= Pifi pfeméné gama nedochézi k rozpadu jadra za vzniku jadra nového, nybrz jen k uvolnéni
prebytecné energie ve form¢e fotont zafeni v.
» Dcefiné jadro v energeticky bohatém (excifovaném) stavu, vytvoiené nékterou z piedeslych
premeén, prechazi do stavu zikladniho s nizsi energii.
Av_ A 0
2 X=X+,7

= Cely pribéh premény gama schématicky znazornuje obr. 3-6.

25



Chemie I — Privodce studiem

Obr. 3-6 Schéma radioaktivni premény typu gama.

korpuskularni

Emitovana gy
zateni (P nebo o)

tastice

deexcitace
Y Preména

Dcerinné jadro
Mater'ské jadro Dcefinné _]EldI‘O {zakladni stav)
{excitované)

Radioaktivita je vlastnosti jadra, nezavisi proto na tom, zda je prvek v elementarnim stavu
nebo ve slouceniné.

Rychlost radioaktivniho rozpadu nelze ovlivnit vnéjSimi podminkami.

VSechny druhy radioaktivnich pfemén se fidi jednoduchym ¢asovym zakonem:

N: ]\[0 . e—ll

kde Ny je pocatecni pocet atoml radionuklidu, N je po€et atomi v Case £ A je konstanta
premény.

Polocas rozpadu 1 - doba, za kterou se z vychoziho poc¢tu atomi radionuklidu pfeméni prave
polovina (N = Ny2).

Neni ovlivnén ani po¢tem atoml Ny, ani podminkami za nichZ pteména probiha.

S konstantou pfemény A souvisi vztahem:

Polocasy rozpadu radioaktivnich nuklidé nabyvaji hodnot od 10™'s do 10" let

Radioaktivni pfemény neprobihaji izolované. Pokud je nésledujici nuklid radioaktivni,
vznikaji rozpadové fady.

Kazda rozpadova fada ma svilj poc¢atecni radioaktivni a kone¢ny stabilni nuklid. RozliSujeme
celkem ctyti rozpadové fady:
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tada thoriova 22Th— "2 Pb
fada uranova U> 2Pb
tada aktiniova 2U— 2P
fada neptuniova 2"Np— %Bi

= Prvni tfi fady jsou pfirozené, fada neptuniova je uméla.

Vyuziti radioizotopu:

= Chemie — sledovani funkci katalyzatori, analytické ovéifovani chemického slozeni latek,
urcovani struktury latek.

= Biochemie a biologie — sledovani metabolizmu obchu a pfemén prvkid a slou€enin
v organismech, atd.

= Archeologie, geologie — urdovani staf{ nalezi a hornin (podle obsahu radioizotopu "*C).

= Zdravotnictvi — 1écba zhoubnych nadora

3.3.2. Binukledrni reakce

= Binuklearni reakce schématicky popisuje rovnice
4 _ 4
s X+x=7Y+y

kde Xje tercové jadro, x je aktivujici Castice, Yje vysledné jadro a y je emitovana Castice.
Nove vytvorené jadro Y miize byt bud’ stabilni nebo radioaktivni.

rowr

= Binuklearni reakce 1ze dale délit podle pouzité castice x(a, p, n, v).

Stépna reakce - tercové jadro tézkého prvku se po zasahu neutronem rozstépi na dvé pomérmne
velkd jadra za vyvoje velkého mnozstvi energie. Uvolnéné neutrony mohou $tépit dalsi jadra.

235 1 140 93 1
wU+ n= Ba+ [ Kr+3 n

= Rizena §tépna reakce probiha v reaktorech jadernych elektraren, netizend pii vybuchu jaderné
bomby.

» Reaktory — zafizeni, v nichz probihaji fizené $t€pné reakce. D¢€li se na homogenni nebo

heterogenni podle toho, zda je Stépny materidl ve form&€ homogenni smési smiSen
s moderatorem, nebo zda palivo a moderator jsou od sebe odd€leny. Moderatory jsou
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materialy, které snizuji kinetickou energii neutronli a pohlcuji pfebytecné neutrony (napf.
grafit, t¢zka voda).

Jaderné faze - reakce, pii které vznika ze dvou jader leh¢ich jedno jadro tezsi.
\H+ D= ]He
= Reakce jsou siln¢ exoergické a za standardnich podminek samovolné neprobihaji. Proces

muize probihat, pokud se &astice zahieji na teplotu 107 az 10° K. Proto se tyto reakce oznacuji
jako termonukledrni. Probihaji v nitru hvézd.

Z Shrnuti 2

Jaderné reakce jsou procesy vedouci k pfeméndm atomovych jader. Podle poltu reagujicich édstic
se déli na mononukledrni a binukledrni. K prvné jmenovanym se fadf radioaktivita — samovolny
rozpad atomovych jader za soulasné emise radioaktivniho zifeni. Podle typu Cdstic emitovaného
zZifeni rozliSujeme radioaktivni pfemény alfa, beta a gama. Radioaktivni pfemény se ridi
Jednoduchym casovym zikonem, jejich rychlost je mozné charakterizovat pololasem rozpadu.
Radioaktivni pfemény neprobihaji izolované, nybrZ viadich na sebe navazujicich reakci —
rozpadovych fadich. Samotné radioizotopy maji rozsdhlé vyuZiti v Iékafstvi, biochemii, biologii,
analytické chemii, geologii 1 archeologii. Zikladnimi typy binukledrnich reakci jsou Stépné reakce
a jaderné fiize. Rizené $tépné reakce probihaji v reaktorech jadernych elektréren, nefizens $tépns
reakce je podstatou atomové bomby.

‘) Otazky k opakovani ?

6. Uved’te, jaka kriteria musi spliiovat spravny zapis rovnice jaderné reakce?

7. Prvek aktinium = Ac je ptirozenym - zatiCem. Jeho rozpadem vznika:
%) 24y b) B4p. 5 270 d)227Pa o) 235U

8. Jaky nuklid vznikne jadernou reakei: Mg+ jn= H +........

9. Radioaktivni zafeni beta minus je:
a) proud heliovych jader c) tok pozitronii
b) elektromagnetické zateni d) proud elektront
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10. Tti ptirozené radioaktivni rozpadové fady konc¢i:

11

12.

a) stabilnim izotopem Pb
b) stabilnim izotopem Bi
c) deuteriem

d) izotopem c

. Tvrzeni,,Vyzafenim alfa zafeni pti radioaktivnim rozpadu prvku se protonové &islo

zmen§i o 2 a nukleonové &islo zmensi o 4 je:

a) nespravné, protoze se prvek neméni,

b) spravné, protozZe alfa zatfeni je proud heliovych jader,

c) spravné, protoze alfa zafeni je pouze proud protond,

d) nespravné, protoze se protonové ¢islo o jednotku zveEtsi.

Napiste produkty ptemén jader:
a) rozpadem a

214
w PO— ...

g

Vyklad

3.4. Elektronovy obal

Jedna se o slozity systém elektronli existujici kolem atomového jadra. O vysvétleni jeho
struktury se pokusili £ Rutherford (1911) a N. Bohr (1913).

Rutherfordiiv planetarni model atomu piedpoklada, ze se elektrony pohybuji kolem jadra po
kruZnicich, jejichZ polomér je uren pouze podminkou rovnosti dostfedivé a odstfedivé sily.
Nepftetrzité vyzafovani energie, doprovazejici pohyb elektronu, by vSak vedlo k zaniku
atomu.

Bohriv model atomu doplnuje planetarni model predpokladem, Ze se elektrony pohybuji po
stacionamich kruhovych drahéch bez vyzafovani energie. Energie elektronu se miZe ménit
jen pii pfechodu z jedné staciondrni drahy na druhou a to pouze po urCitych davkach —
kvantech.
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Soucasné predstavy o stavbé elektronového obalu vytvorila kvantovd mechanika.

3.4.1. Zdkladn{ teze kvantové mechaniky

Energie mikrocastic je v urCitych piipadech (napt. energie elektronu v atomu) kvantovina a
muze nabyvat pouze urcitych hodnot, zatimco energie makroskopickych téles se miize menit
spojite.

Mikrocastice se vyznacuji korpuskulirné — vinovym dualismem (L. de Broglie, 1924): pfi
nékterych déjich se chovaji jako hmotné Castice nepatmych rozméra (korpuskule), vyklad
jinych dé€ji vyzaduje matematicky popis odpovidajici popisu vInéni:

h
A=—
m-v
kde A je Planckova konstanta (4= 6,625.10°* Js), mje hmotnost a vje rychlost Castice.

U mikrocastic vzhledem k platnosti principu neurcitosti (W. Heisenberg, 1926) neni mozné
soucasn¢ piesné stanovit jejich hybnost a polohu:

Axrp, >
4

kde Axa Apyjsou neurCitosti pii udani polohy a hybnosti ve sméru osy x, 4 je Planckova
konstanta.

Dusledek: pro elektrony v atomu proto nelze naméfit ani vypocitat pfesné drahy a rychlosti a
je nutno se omezit na pravdépodobnostni popis.

3.4.2. Kvantové mechanicky model atomu

Chovani elektronu v elektrostatickém poli atomového jadra se popisuje vinovou funkci ¥
(psi). Tato funkce se ziskava feSenim stacionarni Schrodingerovy rovnice (E. Schrodinger,
1926). Zaroven se teSenim Schrddingerovy rovnice ziskaji hodnoty energie, pfislusejici
jednotlivym stacionarnim stavim.

Vlnova funkce W nabyva realnych hodnot pro rizné kombinace kvantovych &isel n, I, m.

Vyznam vinové funkce: druhd mocnina jeji absolutni hodnoty |‘I’|2 je rovna hustoté

pravdépodobnosti vyskytu elektronu v daném miste.
Prostor, v némz se ptedpoklada vyskyt elektronu s pravdépodobnosti 90 — 95 %, se nazyva
orbital.

30



Chemie I — Privodce studiem

3.4.3. Kvantovd Cisla

=  Orbitalovy model elektronového obalu predpoklada, ze kazdy elektron v atomu se pohybuje
nezavisle na ostatnich v kulové symetrickém poli jadra a zbylych elektronii. Stav elektronu se
pak popisuje pomoci afomového orbitalu (AO), ktery je charakterizovan ttemi kvanfovymi
Cisly (n, I, m).

Hlavni kvantové €islo (n) — urCuje energii orbitalu a nabyva celo¢iselnych hodnot od 1 do

nekonecna.

= Elektrony se stejnym hlavnim kvantovym ¢islem tvoti elektronovou vrstvu (sféru).

* Vn¢jsi elektronova vrstva, ktera disponuje nejvysSsi energii se oznacuje jako valencni.
Elektrony obsazujici tuto vrstvu jsou valencnf elektrony.

Tab. Il Omaceni jednotlivych elektronovych vrstev.

n 1 2 3 4 5 6 7

vrstva K L M N (0) P Q

Vedlejsi kvantové &islo (/) — urcuje tvar orbitalu a soucasné upiesnuje energii elektronu. Nabyva

celo¢iselnych hodnot od 0 do (n —1).

= Orbitaly, které maji stejné hlavni i1 vedlejsi kvantové Cislo, maji stejnou energii. Takoveé
orbitaly se oznacuji jako degenerované.

» Vramci jedné vrstvy roste energie orbitald (a tedy i elektrond v nich) se stoupajicim /

=V praxi se misto ¢iselné hodnoty vedlejsiho kvantového Cisla pouziva symboli s, p, d, f, g, h,
atd.

Tab. IV Oznaceni jednotiivych typii atomovych orbitalil.
1 0 1 2 3

orbiral s p d f

Magnetické kvantové €islo (m) — urcuje vzdjemnou orientaci orbitalli a nabyva hodnot od —/do
+1.

= Prakticky urcuje pocet orbitald daného typu.

Celkem existuje:
= jeden orbital typu s
= tfi orbitaly typu p
= pét orbitalt typu d
» sedm orbitalt typu £
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Obr. 3-8 Prostorové tvary atomovych
orbitali.

Spinové kvantové &islo (s) - tyka se pouze

elektronu, urcuje jeho rotacni impuls, tzv.

spin.

= Nabyvé hodnot: +1/2 a -1/2.

= Dva elektrony opaéného spinu tvoii v
témz orbitalu elektronovy par.

3.4.4. Pravidla pro zapliiovdn{ orbitalii elektrony

Obsazovani jednotlivych orbitalti elektrony (tzv. elektronovd konfigurace) se tidi nasledujicimi
zékladnimi pravidly:

Vystavbovy princip - jednotlivé orbitaly se zapliuji elektrony postupné podle rostouci energie.
Potadi atomovych orbitalti podle energie vystihuje pravidio n + 1

Pravidio n + I ze dvou orbitalll ma nizsi energii ten, ktery ma nizsi soucet kvantovych cisel
n + 1. Pfi stejném souctu ma nizsi energii orbital s mensi hodnotou hlavniho kvantového ¢isla 7.

Priklad:
V jakém potadi se zapliiuji elektrony orbitaly 3p, 3d, 4s a 4p?

Soucet (n + 1) pro jednotlivé orbitaly: 3p=3+1=4

3d=3+2=5
4s=4+0=4
4dp=4+1=5

Orbitaly budou zaplnovany elektrony v potadi: 3p, 4s, 3d, 4p.
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= Atomové orbitaly se zapliuji v poradi:

1s-2s-2p-3s-3p-4s-3d-4p-5s-4d-50-6s-4f-5d-60-7s-51-

Pauliho princip (W. Pauli, 1925) - kazdy orbital mize byt obsazen nejvyse dvéma elektrony,
které se 1i$i spinovym kvantovym &islem.

Hundovo pravidlo (F. Hund, 1925) - Orbitaly se stejnou energii (degenerované orbitaly) se
obsazuji nejprve vSechny jednim elektronem shodného spinu, teprve pak se tvoii elektronové

pary.

= Pii zapisovani elektronové konfigurace se pocet elektronli piSe jako exponent. Pro vétsi
piehlednost se Castéji pouzivad zkrdceny zépis pomoci elektronové konfigurace nejblizs§iho
predchazejiciho vzacného plynu.

Priklad:
Fosfor mé protonové ¢islo 15. Jeho elektronovy obal je tedy tvotfen 15 elektrony. 12 z nich

zcela zaplni orbitaly v potadi 1s, 2s, 2p, 3s. Zbyvajici 3 elektrony budou umistény v souladu s
Hundovym pravidlem do orbitalti 3p. Elektronovou konfiguraci fosforu vyjadtuje aplny zapis

P: 1s* 2¢° 2p6 3¢’

Vyuzijeme-li nejbliz§iho ptedchazejiciho vzacného plynu (Ne), 1ze pouzit zkracené¢ho zapisu

P: [Ne] 3¢ 3p3

2 Shrnuti

2

Hundovym pravidlem.

Elektronovy obal je sloZity systém elektronii existujici kolem atomového jidra. Soucasné predstavy o
Jeho stavbé, které se omezuji na pravdépodobnostni popis, vytvofila kvantovd mechanika. Chovini
elektronu se vkvantové mechanice popisuje vinovou funkci Y. Druh4d mocnina jeji absolutni
hodnoty je rovna hustoté pravdépodobnosti vyskytu elektronu vdaném misté. Prostor s nejvetsi
pravdépodobnosti vyskytu elektronu se nazyvd orbital. Stav elektronu v atomu je uréovin hodnotami
Syl kvantovych Cisel: hlavniho, vedlejsiho, magnetického a spinového. Zapliiovdni jednotlivych
orbitalii elektrony se ridi tfemi zikladnimi pravidly: vystavbovym principem, Pauliho principem a
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? Otazky k opakovani

14. Kolik orbitali typu sse nachéazi v kazdé elektronové vrstve:
a) jeden b) dva c) tii d) Ctyti e) pet

15. Kolik orbitali d se nachazi ve druhé a &tvrté elektronové vrstvé?

16. Urcete, kolik elektronti je potfeba k Gplnému obsazeni orbitalt tfeti vrstvy.
a) 8 b) 10 c) 12 d) 16 e) 18

17. S pomoci periodické tabulky urcete elektronovou konfiguraci fluoru.

18. S pomoci periodické tabulky ur&ete elektronovou konfiguraci iontu S*.

19. S pomoci periodické tabulky ur&ete elektronovou konfiguraci iontu Ca*".

20. Mezi uvedengfmi elektronovymi konfiguracemi najdé&te tu, ktera odpovida iontu Mn>".
a) [Ar] 3d° 4s’ ¢) [Ar] 3d°
b) [Xe] 4f7 65 d) [Xe] 4f°

21. Urcete, v jakém potadi jsou zapliiovany orbitaly 3p, 3d, 4s a 4p elektrony?
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% Reseni

rotonové Cislo médi: Z = 29. Pokud A =65, pakp=29,e=29,n =36

e oy

1.

2.

3.

4. Protonové Cislo fluoru: Z = 9, nukleonové Cislo A = 19. Anion F" ma 1 elektron navic.
p=9,n=10,e=10

5. DoplInéna tabulka ma tvar:

i Pocet
Nazevprvku | Z A protont elektroni neutront
helium 2 3 2 2 1
kfemik 14 | 30 14 14 16
cin 50 | 117 50 50 67
stroncium 38 88 38 38 50
olovo 82 | 208 82 82 126

6. Soucet protonovych a nukleonovych cisel prvkl na levé i pravé stran¢ rovnice musi byt stejny.
7.c
.24
8. Vznikne " Na.
9.d
10. a
11.b
12.a)
2R Po+ ta
WBi— T+ ja
b)
2 pp sy iy Ve
WPo— “lA+ e
13. Doplnéné rovnice maji tvar:
YB+ JHe= "N+ ;n
WK+ D= 5K+ |H
14.a
15. Ve druhé vrstvé orbitaly d neexistuji. Ve ¢tvrté vrstvé se nachazi 5 orbitali d.
16.¢
17. F: [He] 2s* 2p°
18. S*: [Ne] 3s® 3p°
19. Ca*": [Ar1] 4s°
20.c
21. Soucet (n + ) pro jednotlivé orbitaly je: 3p =4,3d =5,4s =4, 4p = 5. Pti stejné hodnote
(n + ) rozhoduje niz§i hodnota hlavniho kvantového ¢isla. Spravné potadi: 3p, 4s, 3d, 4p.
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g

4. Chemicka vazba

Studijni cile

= S vyuzitim predstav kvantové mechaniky umét vysvétlit principy vzniku kovalentni,
koordina¢né¢ kovalentni a kovové vazby.

= Pochopit rozdily mezi jednotlivymi typy kovalentnich vazeb.

= Na zéklad¢ hodnot elektronegativit vazanych prvki umét rozhodnout, zda je dana vazba
nepolarni, polami nebo iontova.

= Védet, jaké veliCiny slouZzi k charakterizaci chemické vazby.

=  Umét vysvétlit, jaké vazebné interakce se uplatiiuji mezi molekulami latek.

= Na konkrétnich ptikladech molekul latek umét stanovit typy vazebnych interakci.

Obsah

4.1. Kovalentni vazba

4.2. Koordinaéné kovalentni vazba
4.3. Kovova vazba

4.4. Parametry chemické vazby
4.5. Mezimolekulové ptitazlivé sily

Vyklad

4.1. Kovalentni vazba

Jedna se o vazbu mezi atomy stejnych nebo riznych prvka.

Pocet kovalentnich vazeb, které z atomu vychazeji, urCuje jeho vaznost.

Kovalentni vazba ma smérovy charakter dany rozlozenim orbitalli v prostoru. Smérovost
vazby je vyjadfovana vazebnymi iihly.
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Vazebny thel sviraji spojnice daného atomu se dvéma sousednimi atomy.

Kovalentni vazba vznika prekrytim valen¢nich atomovych orbitali slucovanych prvka, které
jsou zapInény jednim elektronem. Vysledkem piekryvu je vznik systému s jinou konfiguraci
elektront, ktery vykazuje niz$i energii oproti plivodnim izolovanym atomtim. Elektrony jsou
v tomto systému umistény v tzv. molekulovych orbitalech.

Molekulové orbitaly (MO) jsou orbitaly vicejaderné — elektrony, které je obsazuji, jsou
sdileny (pfitahovany) soucasné atomovymi jadry vazanych atom.

Celkovy pocat molekulovych orbitalll je vzdy roven poctu atomovych orbitala, které se na
prekryvech podileji.

Priklad:

Piekryvem dvou atomovych orbitalll vznikaji dva molekulové orbitaly (MO). Molekulovy
orbital s nizsi energii nez ptivodni atomové orbitaly, se oznacuje jako vazebny MO. Druhy
molekulovy orbital s energii vyS$i nez je v ptfipadé atomovych orbitalii, pfedstavuje
protivazebnyMO.

Obsadi-li elektrony pouze vazebny MO, ma vznikly systém niz$i energii — vznikd chemicka
vazba (napt. H»)

Je-li obsazen elektrony i protivazebny MO, nemé vznikly systém nizsi energii — chemicka
vazba nevznika (napt. He).

Obsazovani molekulovych orbitala elektrony se fidi stejnymi pravidly (vystavbovy princip,
Pauliho princip, Hundovo pravidlo) jako obsazovani atomovych orbitald.

Na zaklad¢ prostorového uspotfadani a symetrie rozliSujeme molekulové orbitaly typu o
(sigma), 7 (pi), & (delta).

4.1.1. Typy kovalentni vazby.

Podle rozloZeni hustoty vyskytu vazebnych elektronovych parti mezi jadry vazanych atom
rozliSujeme nasledujici typy kovalentni vazby:

Vazba typu ¢ — je tvofena vazebnymi molekulovymi c-orbitaly.

Pravdépodobnost vyskytu elektronu je nejvetsi na spojnici jader vazanych atomu.

Vazebné oc-orbitaly jsou prostorové charakteristicky orientovany a urcuji zékladni tvar
molekuly.

Vazba uvedeného typu tvoii jednoduchou kovalentni vazbu.
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Obr. 4-1 Vznik vazby typu

$-5 PP 2
(&) oI o

Vazba typu m — je realizovana vazebnymi molekulovymi m-orbitaly.

= Oblast maximalni pravdépodobnosti vyskytu elektronu lezi mimo spojnici jader vazanych
atom.

» Vazba n je soucasti ndsobnych kovalentnich vazeb:

Dvojna vazba je tvofena jednou vazbou typu ¢ a jednou vazbou typu 7 (napt. O»).
Trojna vazba je slozena z jedné vazby typu ¢ a dvou vazeb typu m (napt. Ny).

Obr. 4-2 Vznik vazby typu .

Vazba typu & — vznikd kombinaci atomovych orbitald typu d, které se piekryvaji na Ctyfech
mistech.

= Pravdépodobnost vyskytu elektronu je nejvetsi v oblasti mimo spojnici jader vazanych atomda.
Tato vazba je slabsi nez vazba typu w nebo o a vyskytuje se napt. v kovovych krystalech.

4.1.2. Polarita kovalentni vazby

Rizné atomy prvkl pfitahuji valenéni elektrony kovalentni vazby rizné siln€, coz je zpiisobeno
jejich rozdilnou elektronegativitou.
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Elektronegativita (X) — empiricky nalezené c¢islo vyjadiujici schopnost atomu pfitahovat

valen¢ni elektrony kovalentni vazby.

= Dosahuje hodnot od 0,7 u Frpo 4,0 u F.

= Hodnoty elektronegativit jednotlivych prvki jsou uvedeny v periodické tabulce.

= U vazeb mezi atomy s rozdilnou elektronegativitou je vazebny MO (a tedy i vazebny
elektronovy par) posunut na stranu atomu s vétsi elektronegativitou.

» Podle rozdilu elektronegativit (AX) mezi vazanymi atomy prvkl délime kovalentni vazbu na
nepolarni, polirni a iontovou.

Nepolarni vazba (AX < 0,4) — Vazebny MO lezi uprostied mezi vazanymi atomy.
= Jde o vazbu mezi atomy stejnych prvki (napt. Hy) nebo atomy prvkit s malo odlisnou
elektronegativitou (napt. CHy).

Polarni vazba (0.4 < AX <£1,7) — vazebny MO je posunut na stranu atomu s V¢&tsi
elektronegativitou (napt. HCI). Dusledkem je vznik parcidlnich (necelistvych) ndbojii na
atomech obou vazanych prvkda.

H’ = CIr”

Tontova vazba (AX > 1,7) — extrémné polarni kovalentni vazba. Vazebny MO je téméi uplné
posunut na stranu atomu s vétsi elektronegativitou. Dusledkem je vznik opacné€ nabitych ronfi.

Na*CI

4.2. Koordinaéné kovalentni vazba

= Vznika prekrytim atomového orbitalu plné obsazeného elektronovym parem s prazdnym
(vakantnim) atomovym orbitalem.

= Atom poskytujici vazebny orbital obsazeny elektronovym parem se oznaCuje jako donor,
atom podilejici se na vazb¢ vakantnim orbitalem je akcepfor.

» Koordina¢n¢ kovalentni vazba byva oznacovana jako vazba donor — akceptorova.

= Tento typ vazby ma stejné vlastnosti jako vazba kovalentni.

Priklad:
NH, (donor)+ H" (akceptor) = NH,

. r r . . + ~ Moo 4
Ve vzniklém amonném iontu jsou NH4  jsou vSechny Ctyfi vazby N-H zcela rovnocenné a
nelze urcit, kterd z nich vznikla jako koordinacné kovalentni.
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Obr. 4-3 Rimeckovy diagram vzniku amonného kationtu.

21 2
atom dusike t i
prvnl atom vodiku 1z
druhy atom vodiku 13
tfeti atom vodiku 13 E:l
kation vodiku fj

= Reakce mezi donorem a akceptorem elektronového paru se nazyva koordinace. Produkty této
reakce se oznacuji jako koordinaéni slou¢eniny (komplexy).

4.3. Kovova vazba

= Existuje jen u kovll v tuhém a ¢astecné kapalném skupenstvi.

= Jeji podstatou je vzdjemné prekryvani valencnich orbitall kazdého atomu s obdobnymi
orbitaly v§ech sousednich atomtl.

» Vysledek — vznik velkého souboru novych, vyrazné delokalizovanych molekulovych
orbitali, které dohromady vytvateji energetické pasy s prakticky spojitymi hodnotami
energie.

= Kovova vazba je tvofena jen vazbami typu 7 a 9, aniz by vznikaly orientované vazby typu c.

= Dusledek: je potlacen smérovy charakter kovalentni vazby, prostorové uspotfadani atomt v
kovu je ovlivnéno hlavné geometrickymi faktory.

* Pfispojovani atomt kovovou vazbou neplati zakony chemického slucovani.

4.4. Parametry chemické vazby
Chemické vazby lze charakterizovat prostifednictvim vazebné energie a délky vazby.

Vazebna (disociaéni) energie (Ep) — energie potfebna k rozstépeni vazby a oddaleni vazanych

atomtl do nekonecné vzdalenosti.

= Jedna se zaroven o energii, ktera se uvolni pii vzniku vazby.

»  Vyjadfuje se v jednotkach eVnebo k/mol”.

= Cim vé&t3i je hodnota vazebné energie, tim je dand vazba pevngj§i. S rostouci nasobnosti
vazby vazebna energie roste.
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Délka vazby (ro) — vzdalenost atomovych jader odpovidajici minimalni energii soustavy.

= (Cim je vazba krat$i, tim mé vétsi energii a je pevnéjsi. S rostouci nasobnosti vazby se jeji
délka zkracuje.

= Vyjadiuje se v jednotkdch nm nebo pm.

Tab.V Energie a délka nékterych vazeb

Vazba Energie (eV) Délka (pm)
Cc—C 3,6 154
C=C 6,3 133
C=C 8,7 121
N-N 1,7 147
N=N 3.9 124
N=N 9,8 110

4.5. Mezimolekulové ptitazlive sily

= Mezimolekulové pfitazlivé sily ovliviiuji vlastnosti celého souboru molekul — molekulové
latky.

= Spojovani molekul prostfednictvim mezimolekularnich sil na kapalné nebo tuhé molekulové
latky se nefidi zakony chemického slucovani, ani pifi ném nedochazi k chemickym
preménam.

» Podle povahy a pevnosti rozdélujeme mezimolekulové sily na s/ly van der Waalsovy a na
vodikové vazby.

4.5.1. Van der Waalsovy sily
= Tyto sily jsou asi desetkrat slab§i neZ kovalentni vazby, které plisobi mezi atomy v molekule.
= Jejich pavod se vysvétluje podle toho, zda se jednd o molekuly polami nebo nepolarni.

Podstatou je vSak vzdy pftitazlivé elektrostatické pisobeni mezi molekulami.

= Polarni molekuly — orientuji se tak, aby se navzajem pftiblizily opacné nabitymi poly, jimiz
se pfitahuji.

= Polarni a nepolarni molekula — u¢inkem polarni molekuly se v nepolarni molekule indukuje
dipol, ktery pak piisobi na polarni molekulu.
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= Nepolarni molekuly — jsou pfitahovany disperznimi silami. Jejich vznik se vysvétluje
tvorbou okamzitych dipdli jako disledek neustalého oscilacniho pohybu elektronového obalu
vuci jadru.

4.5.2. Vodikovd vazba

=  Vyskytuje se u siln€¢ polarnich molekul, v nichz je vodik vazan na atom fluoru, kysliku,
dusiku resp. chloru.

* Princip vodikové vazby - vodik vazany polarni kovalentni vazbou s atomem X vstupuje do
vazebné interakce s dalSim atomem X (v sousedni molekule), ktery ma velkou
elektronegativitu a obsahuje volny elektronovy par.

= Energie vodikové vazby se pohybuje v rozmezi 10 az 40 kJmol™.
» Vodikova vazby zvysuje celkové mezimolekulové plisobeni - slouceniny s podilem této vazby
vykazuji vyssi teploty tani a varu.

Z Shrnuti

2

ldtek.

molekulovymi dipdly nebo mezi silné€ poldrnimi molekulami nékterych molekulovych hydridii.

Jako chemickd vazba jsou oznalovdny vazebné sily, které piisobi mezi atomy. Ziklad vsech
vazeb spoclivd ve spoleéném sdileni nebo predivini vazebnych elektronii prislusnymi Sdsticemi.
Podminkou pro vznik chemické vazby je vhiodné uspofddini valenénich elektronii a dostatecnd
energie, kterou musi mit sludované atomy. Energie, kterd se uvolni pfi vzniku vazby, se
oznacuje jako vazebni energie. Zikladnimi typy vazeb jsou vazby kovalentni, koordinacné
kovalentni a kovové. Podle prostorového uspofddini vazebnych elektronii rozliSujeme vazby
bpu o, & a 8. Schopnost poutat vazebné elektronové pdry pti vzniku chemické vazby je u
riiznych atomii rozdilnd. Mirou této schopnosti je elektronegativita prvkii. Hodnoty
elektronegativit ndm umozZiuji rozlisovat charakter chemickych vazeb a ptfedpovidat viastnosti

Mezi molekulami se uplatiuji tzv. slabé vazebné mterakce. Jednd se o van der Waalsovy sily
nebo vodikové vazby. Jejich podstatou jsou pfitaZlivé elektrostatické sily pisobici bud’ mezi
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t)

e Otazky k opakovani

1. Elektronegativita je:
a) schopnost atomu ménit intenzitu elektrického proudu
b) mira schopnosti pfitahovat elektrony sdilené jinym atomem
c) energie potiebna k odtrzeni elektronu
d) schopnost atomu tvofit kationty

2.V molekule fluorovodiku se uplatiiuje vazba:

a) polarni kovalentni d) iontova
b) nepolami kovalentni e) koordinac¢ni
c) kovova f) van der Waalsova

3. Mezi atomy kysliku v molekule O, ptisobi:
a) jednoducha kovalentni vazba c) trojna kovalentni vazba
b) dvojna kovalentni vazba d) iontova vazba

4. Urcete, ktera sloucenina netvoti vodikové vazby.
a) voda b) amoniak ¢) fluorovodik d) methan

5. K uvedenym slou¢eninam ptitad’te typ vazby spravnou kombinaci pismen.
A) CsCl B) Mg C) H,S D) [Co(H,0)]*" E) CH,4
a) kovalentni  b) koordinacni  c¢) kovova d) polami kovalentni e) iontova

6. Charakterizujte typ vazby v molekule chloridu lithného.
a) kovalentni c) ilontova
b) koordinaéni d) vodikova

7. Vaznost atomu uréuje:
a) pocet vodikovych vazeb, které atom tvofti
b) pocet kovalentnich vazeb, které z n¢ho vychazeji
c¢) pocet iontl vzniklych z atomu
d) pocCet iontovych vazeb, které atom muze vytvoftit

8. Vyberte trojici molekul, ve kterych se kromé& vazeb o vyskytuji také vazby =.
a) NHs, HCL, H, ¢) HF, Cl, HI
b) CHi4, H,O, NHj3 d) CO,, HCN,N,

9. Urcete, zda v n€kterych z uvedenych slouéenin je iontovéa vazba: CaO, Br,, KF, HBr,
RbCl, st, Hzo, CH4, N2, NaCl.

10. Porovnejte znakem nerovnosti pevnost jednoduché, dvojné a trojné vazby mezi atomy
dusiku. Vyuzijte daji v Tab. V.
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% Reseni

b
a
b
d
. Ae, Bc, Cd, Db, Ea
c
b
d

. U iontové vazby je rozdil elektronegativit vazanych prvkit AX > 1,7. Tuto podminku spliuji
tyto slouc¢eniny: CaO, KF, RbCl a NaCl.

vvvvvv

VO N LA WD~

4-1 pro pevnost vazeb mezi atomy dusiku plyne: N—N < N=N < N=N.

Pozndmka

V ptipad¢ chybnych odpovédi si znovu pozorné prostudujte kapitoly 4.1. az 4.5.
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5. Periodicka soustava prvki

Studijni cile @

Seznamit se s periodickou soustavou prvkil v tzv. dlouhé tprave.

Ujasnit si souvislosti mezi stavbou elektronového obalu a umisténim prvkid v periodickém
systému.

Porozumét rozdéleni prvka podle elektronové konfigurace na bloky s, p, d, f — prvka.
Pochopit a umét vyuzivat zakladni pravidla, vyplyvajici z postaveni prvku v periodickém
systému:

a) odvodit pocet valen¢nich elektronl,

b) ur¢it zakladni hodnoty oxida¢nich ¢isel,

c¢) rozdélit prvky na kovy a nekovy,

d) znat, jak se méni hodnoty elektronegativit v periodach a skupinéach,

e) urcit acidobazicky charakter oxidi.

Obsah

5.1. Periodicky zakon
5.2. Periodicka soustava
5.3. Periodicita vlastnosti prvki

Vyklad E—_”

5.1. Periodicky zakon

Odvodil jej poprvé D. I. Mendélejev (1869), jeho soucasna formulace zni:

FyzikédIni a chemické vlastnosti prvki a jejich slou€enin jsou periodickou funkei jejich
protonovych ¢isel.

45



Chemie I — Privodce studiem

»  QGrafickym vyjadienim tohoto zakona je periodickd soustava prvkii.

= Periodicita vlastnosti prvkl uzce souvisi se stavbou jejich elektronovych obalt.
O chemickych vlastnostech prvkt rozhoduje predevsim konfigurace vnéjsi — valencni—
elektronové vrstvy.

5.2. Periodicka soustava

= Periodicka soustava prvkl je rozdélena do vodorovnych tad a svislych sloupcti. Vodorovné
fady se nazyvaji periody, svislé sloupce skupiny.

Obr. 5-1 Periodicka soustava prvkii

bond 1 1 23] 4]5][6]7]|8[9][10[11[12]13][14[15[16][17][18
He
EE EC ?N 80 SF 1R]e
| “allsi|°P s |1 [Ar
-g 21 22 23 24 25 26 27 28 . 29 a0 3 3z 33 34 35 35
= Sc|Ti|V |[CrMn|Fe|Co| Ni|Cu|Zn |Ga|Ge|As|Se|Br|Kr
i Y |'zr [Nb|[Mo| Tc [Ru|Rh |Pd|Ag|Cd|In [Sn|'Sb|Te| I |Xe
a7 2 T T4 I3 TG T T8 19 80 &1 B2 B3 B4 35 86
Lal He[Ta| W |Re|0s| Ir |'Pt [Au|Fg | ™I [Bb['Bi [Po At |Rn
&9 104 105 108 107 108 108 10 111 112
Ac UannpUnhUnsUanneUunUuuUub
Cvodik 58 |58 [eo |81 |62 |62 |64 [65 |66 |67 [68_ 68 |70 |71
B alkalicks kovy : Ce| Pr|Nd|Pm|Sm|Eu|Gd|Tb |Dy |Ho| Er {Tm|Yb | Lu
i Y af 21 92 a3 o4 95 98 a7 98 g8 100 101 102 102
Skovy alkalickych | Th|Pa| U |Np|Pu|Am|Cm| Bk | Cf | Es |[Fm|Md|No| Lr

Tlkowy

Periody — dlouha periodicka tabulka jich obsahuje 7.

= (Cislo periody se shoduje s hlavnim kvantovym &islem orbitalu s, ktery se v ni zadina
zaplnovat elektrony.

= Kazda perioda zacina prvkem, jehoz jeden valencni elektron napliiuje orbital s, a konci
prvkem se zcela zaplnénymi orbitaly p.

= Vyjimku tvofi prvni perioda — valen¢ni elektrony zapliuji pouze orbital 7s.

Skupiny — periodicka soustava jich ma celkem 18.

» Skupiny tzv. nepfechodnych prvkii (s a p prvkl) jsou navic oznacena fimskymi Cislicemi I az
VIII — ¢islice udavaji pocet valen¢nich elektront.

» Skupinu tvofi prvky se stejnym poctem valencnich elektronti — prvky tedy maji podobné
chemické vlastnosti.
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»  Pro n€které skupiny prvku, pfipadné jejich ¢asti, se pouzivaji tzv. skupinové n4dzvy. Jejich
piehled uvadi nésledujici tabulka.

Tab. VI Prehled skupinovych nazvii

Skupinovy nazev Prvky
Alkalické kovy Li, Na, K, Rb, Cs, Fr
Kovy alkalickych zemin Ca, Sr, Ba, Ra
Chalkogeny 0O, S, Se, Te, Po
Halogeny F, CL Br, I, At
Vzacné plyny He, Ne, Ar, Kr, Xe, Rn

3.2.1. Klasifikace prvkii podle elektronové konfigurace

EkuEIn

Na zéklad¢ elektronové konfigurace prvky délime na:

s-prvky: prvky, jejichz valen¢ni elektrony zapliuji orbitaly s ve vrstve n.

= Patii sem prvky 1. a 2. skupiny a He.

= Ve slouCeninach vystupuji tyto prvky v stabilnich oxida¢nich Cislech I,
respektive II (kromé He).

= Svyjimkou H a He se jedna o kovové prviy.

= Kovy maji nizké hodnoty elektronegativit, jsou znacné reaktivni.

» V reakcich vystupuji jako redukéni inidla.

perioda

13 [14 |15 |16 |17 |18

p-prvky: prvky, které dopliuji valen¢ni elektrony do orbitall pve [T [w [v. [wi [wir [vn
vIStve 7. FE
» Patii sem prvky 13. az 18. (krom¢ He). -

|oo
=]
z
@)
M

= Jedna se o nekovy, polokovy a kovy. Ne

= Prvky maji pomémé stala oxidacni Cisla. Pokud se tato Cisla 13AI 148' ﬁP 'BS ”CI 1;“
meéni, pak nejcastéji o dveé jednotky (napt. C: II, IV nebo CI: I, :

I, V, VII). Ga|Ge| As|Se| Br | Kr
43 a0 5 52 53 54

* Prvky s ap se souhrnné oznacuji jako nepfechodné prvky, In|Sn|Sb|Te| | |Xe
B B2 B3 B4 a5 BB

Tl |Pb | Bi |Po| At |Rn
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d-prvky: prvky, jejichz valenc¢ni elektrony zapliuji

3/a[s5]6]7]8]910]11]12

orbitaly typu d ve vrstvé (n — 7). Ve vrstvé n jsou
elektrony zaplnény pouze orbitaly typu s.

Patfi sem prvky 3. az 12. skupiny. Tyto prvky
jsou kovy, tvofi barevné ionty, maji proméenliva

oxidatni  Cisla, snadno tvofi komplexni s T T = =
slouceniny, ¢asto maji katalytické ucinky, jejich S¢| Ti | V | CriMn|Fe|Co| Ni |Cu|Zn

slouceniny byvaji paramagnetické. Y er 'flxlb ﬁi‘lo ”Tc ‘*hu *Iih ‘E,d Tlxg 'Ed

d-prvky se oznacuji jako prechodné kovy.

57 T2 T3 4 75 76 7 TE FE] a0
Laj|Hf| Ta| W |Re|Os| Ir | Pt |Au |Hg
83 104 105 106 107 108 108 110 1 112

Ac | UngUnpUnh|Uns|UnoUnelUunUuuUub

f-prvky: prvky s valen¢nimi elektrony umisténymi v orbitalech nsa (n — 2)f

Mezi f-prvky patii lanthanidy (prvky 6. periody s protonovymi ¢isly 58 — 71, nachazejici se
za lanthanem) a ak#inidy (prvky 7. periody s protonovymi ¢isly 90 — 103, nachézejici se za
aktiniem).

Prvky byvaji oznaCovany jako wvnitiné prechodné.

V dusledku stejné elektronové konfigurace dvou nejvyssich vrstev (7 a n — 7) vykazuji tyto
prvky podobné vlastnosti nejen ve skupinach, ale i v periodach. Tieti vrstva (7 — 2) ma jen
velmi maly vliv na chemické vlastnosti prvka.

Ce | Pr|Nd|Pm|Sm|Eu |Gd|Tb | Dy |Ho [ Er [Tm|VYb | Lu

Th|Pa| U |Np|Pu|Am|Cm| Bk | Cf | Es [Fm|Md|No| Lr

5.3. Periodicita vlastnosti prvku

Postupné obsazovani atomovych orbitalit elektrony vykazuje periodicky charakter. Pocet
prvkil v jednotlivych periodéach roste v fadé:

2 8 8 18 18 32 32

Tato posloupnost vyplyva z wystavbového principu, podle néhoz jsou atomové orbitaly
obsazovany elektrony v urCitém potadi. Z tohoto divodu se periodicky méni rovnéz rizné
vlastnosti prvk.

Prvky s obdobnou elektronovou konfiguraci vykazuji tfadu podobnych chemickych i
fyzikalnich vlastnosti. Jednd se pfedevSim o ionizacni energii, elektronegativitu, kovovy
charakter, stalost oxidacnich ¢isel, acidobazicky charakter.
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3.3.1. Ioniza’nf energie a elektronegativita

Ioniza¢ni energie (I) - energie potfebna k odtrzeni elektronu od atomu.

= Slouzi k charakteristice volnych atom, je mirou schopnosti atomu odevzdavat elektron.

= Energie potfebnd k odtrzeni jednoho elektronu od elektricky neutrdlniho atomu se oznacuje
jako prvni ionizalnf energie.

»  Periody- hodnoty prvnich ioniza¢nich energii prvkil rostou ve sméru zeva doprava.

»  Skupiny- hodnoty prvnich ioniza¢nich energii prvki rostou ve sméru zdo/a nahoru.

Elektronegativita (X) - veli¢ina, ktera se pouziva k charakterizovani vazanych atomu
(podrobnéji viz kap. 4.1.2.).

= Lze ji vypocitat z hodnot vazebnych energii.

= Zazéklad stupnice elektronegativit byla dohodou zvolena elektronegativita vodiku Xy = 2,15.
= Zavislost hodnot elektronegativit na protonovém cisle vykazuje periodicitu.

Neptechodné prvky
» Periody: elektronegativita prvkl roste ve sméru zleva doprava.
» Skupiny: elektronegativita prvki roste ve sméru zdo/a nahoru.

Ptechodné kovy
» clektronegativita prvkl zavisi na oxida¢nim Cisle (roste s jeho rostouci hodnotou).

3.3.2. Kovovy a nekovovy charakter prvkii.

Podle chemickych vlastnosti 1ze prvky rozdélit na kovy a nekovy. O zatazeni prvkld mezi kovy
nebo nekovy rozhoduje uspofadani elektronového obalu a jejich schopnost odevzddvat nebo
piijimat elektrony (elektronegativita).

= Kovy - jsou charakterizovany malym poctem elektronli v posledni elektronové vrstvé. Maji
nizkou ioniza¢ni energii a slabé poutaji valencni elektrony. Snadno elektrony uvolriuji a tvoii
jednoduché kationty typu M*".

» Nekovy - v posledni elektronové vrstvé maji veétsi pocet elektronti. Vyznacuji se vysokymi
hodnotami ioniza¢nich energii a velkou schopnosti poutat valencni elektrony. Snadno

Dprijimaji elektronya tvoii anionty.

»  Periody- kovovy charakter prvkl roste zprava doleva.

»  Skupiny- kovovy charakter prvki roste shora doli. 8 B 2 c NIol E e
o« . . .. 13 14 15 18 17 18

= Hranici mezi kovy a nekovy tvofi prvky, leZici kolem spojnice | Al | Si| P | S | Cl | Ar
B-At (B, Si, Ge, As, Se, Sb, Te, At). Jedna se o polokovy. T T B e e £

Ga|Ge| As| Se| Br | Kr

=  Polokovy maji ¢aste¢né vlastnosti koviu a Casteé¢né vlastnosti [*8  [58  [5L [52. [ |
o y maj In|Sn|Sb|Te| | |Xe
nekovi.

B1 BZ B3 B4 as BB

Tl |Pb| Bi | Po| At [Rn
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3.3.3. Oxidacni cisla prvkii ve sloudenindch
Kladna oxidaéni ¢isla

Nepfechodné prvky - maximalni kladné oxidacni ¢islo odpovida fimskému c¢islu skupiny.

= Stalost niz8ich oxidacnich stupiii se zvySuje s rostoucim protonovym Ccislem prvku ve
skuping.

Prechodné kovy - disponuji vét§im mnozstvim kladnych oxidac¢nich ¢isel.
= Stalost vy$8ich oxidacnich stupiii se zvySuje s rostoucim protonovym Ccislem prvku ve
skuping.

Zaporna oxidaéni &isla

= Vyskytuji se u neptechodnych nekovovych prvki 13. az 17. skupiny a vodiku.

= Jejich hodnoty jsou dany:
-u vodiku a prvka 13. skupiny #imskym oznacenim cisla skupiny (tedy I repektive I11),
-u prvka 14. - 17. skupiny rozdilem mezi fimskym cislem skupiny, ve které se prvek nachazi,
a osmickou.

3.3.4. Acidobazicky charakter oxidii

= Jednd se o reakce oxidl s vodou, kyselinami a zdsadami. Podle téchto reakci se rozliSuji
oxidy kyselé, zisadité, amfoternia netecné.

= Zavisi pfiblizn€ na elektronegativité prvku. Vliv elektronegativity na acidobazicky charakter

oxidi vysvétluje nasledujici tabulka.

Tab. VII Viiv elektronegativity na acidobazicky charakter oxidii

AX Typ vazby Acidobazicky charakter
velké iontova zasadity
malé kovalentni kysely
Neptechodné prvky

roxr

Skupiny- srovnavaji se oxidy stejného typu (stejna oxidacni Cisla)
» zasadity charakter oxidl roste ve sméru shora do/ii.

Periody - srovnavaji se oxidy v maximalnich oxida¢nich ¢islech
» zasadity charakter téchto oxidd roste ve sméru zprava doleva.
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Ptechodné kovy

= acidobazicky charakter oxidi zavisi na oxidaénim ¢éisle
= s rostouci hodnotou oxida¢niho €isla u téhoZ prvku se méni charakter oxidlii od zéasaditého

pies amfoterni aZ po kysely.

Tab. VIII Acidobazické viastnosti sloucenin manganu
Ox. ¢islo atomu Acidobazicky charakter Ptiklad

Mn" mirné zésadity MnO
Mnm, Mn" amfoterni MnO,
Mn*! siln& kysely Mn,0,

Shrnuti Z

Tabulka periodické soustavy prvki je grafickym vyjddfenim periodického zikona a podivi
strucny prehled o vztazich mezi prvky periodického systému. Sklidd se ze 7 vodorovnych fad —
period a 18 svislych sloupci — skupin. Prvky tvofici skupinu maji podobnou elektronovou
konfiguraci a tedy 1 podobné viastnosti. Na zikladé elektronové konfigurace prvky délime na s, p,
d a f— prvky. Prvky s a p jsou oznacovdny jako nepfechodné, d — prvky tvori stfedni st tabulky
a omacuji se jako prechodné kovy. Lanthanidy a aktinidy jsou wnitiné pfechodné prvky (f —
prvky) a jsou vyclenény na zviistni radky, které se obvykle uvddeji pod periodickou tabulkou. Na
postaveni prvku v periodickém systému ziviseji nékteré charakteristické viastnosti prvkii. Jednd
se predevsim o oxidalni Cisla prvki ve sloucenindch a jejich stilost, elektronegativitu, kovovy a
nekovovy charakter prvkii a acidobazicky charakter oxidi.

Otazky k opakovani °

1. Terminem perioda se v periodické tabulce oznaduji:
a) svislé sloupce b) vodorovné fady c) uhlopticky

2. Potadi prvki v soucasné periodické tabulce je uréeno:

a) nukleonovym ¢islem c) protonovym Cislem
b) molarni hmotnosti d) neutronovym ¢islem
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3. Urcete, které bloky prvkt oznacujeme jako nepiechodné prvky.
a)d, f b)s, p c)s,d d)p,d

4. Které z uvedenych prvki nepatti do bloku s-prvki:
H, Br, Fe, Sr, Xe, K, Li, Co, Zn, U, Ca, La, Ag, Kr

5. Urcete a zdtivodnéte, které z danych prvkt mohou dosdhnout maximélniho
oxidaéniho ¢isla VI: Mo, Te, As, Mn, Se, Cr, Br.

6. Prvky s nejvyssi hodnotou elektronegativity se nachazeji:
a) vlevém dolnim rohu
b) na pocatku period
¢) narozhrani mezid- a s-prvky
d) v pravém hornim rohu

7. Prvky, jejichZ hydroxidy jsou nejsilnéj$i zdsady, se nachazeji:

a) na konci period ¢) vlevém dolnim rohu
b) na rozhrani mezi p- a d-prvky d) vpravém hornim rohu

8. Do které skupiny patti prvek s elektronovou konfiguraci X[ Kr|:4d"5s*5 p*.
O ktery prvek se jedna?

9. Napiste elektronovou konfiguraci manganu. Uréete poéet elektroni v posledni vrstve i
pocet valenénich elektronti a odvod’'te mozna oxidaéni ¢isla manganu.

10. Vysvétlete, pro& neexistuje sloutenina NaCl, (obsahujici Na*").

11. Napiste tfi hydroxidy, které budou naleZet k nejsilnéj§im zasadam.

12. Z nasledujicich oxidu vyberte ty, které maji kyselé vlastnosti: Na,O, SO,, SO3, CaO.
13. Elektronova konfigurace ur&itého prvku ma tvar: 1s® 2s> 2p® 3s% Uré&ete (bez pomoci

periodické tabulky) do kterého bloku prvek nalezi, kolik mé valenénich elektront a jaké
muZe byt jeho maximalni a minimalni oxidaéni ¢&islo.
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. Br, Fe, Xe, Co, Zn, U, La, Ag, Kr

. Se, Te - prvky 16. skupiny (maji 6 valen¢nich elektrontt)
Cr, Mo - prvky 6. skupiny (maji 6 valen¢nich elektrontt)

.d,

. C,

. Jedna se o Sn, patii do 14 skupiny.

. Elektronova konfigurace manganu je Mn[Ar]: 3d° 4s>. Mangan ma celkem 7 valen&nich
elektront, z toho dva v posledni a pét v piedposledni vrstvé. Podobné jako ostatni d-prvky,
nemize piijimat elektrony a ziskat zadporné oxidacni Cislo. Pti ztraté elektronli mize nabyt tato
oxidacni ¢isla:

a) Mn'" ... nejnizs$i hodnota oxidaéniho Cisla, odpovidajici ztraté¢ obou s-elektrond,

b) Mn""..... nejvyssi hodnota oxidacniho ¢isla, odpovidajici ztrat¢ dvou s-elektronli a
volnych d-elektronti (elektronovy oktet Ar),

c) vSechny ostatni hodnoty mezi minimalni a maximalni hodnotou (III, IV, V, VI), dané
postupnou ztratou volnych d-elektrond.

10. Sodik ma jako prvek 1. skupiny pouze jeden valen¢ni elektron. Jeho uvolnénim vznika kation

Na'. Ten disponuje velmi stabilni elektronovou konfiguraci ptedchoziho vzacného plynu Ne.

11. Jedna se o tyto hydroxidy: CsOH, RbOH, Ba(OH),.

12. Kyselé vlastnosti maji oxidy SO, a SOs.

13. Prvek nalezi do bloku s-prvki, ma 2 valenéni elektrony a bude vystupovat ve slou¢eninach

pouze v oxida¢nim stupni II, ktery odpovida ztraté obou elektrond.

DR W
(on

O 00 3N

Pozndmka

V ptipad¢ chybnych odpovédi znovu pozorné prostudujte kapitoly 5.1. az 5.3.

53



Chemie I — Privodce studiem

6. Skupenské stavy latek

Studijni cile @

Umét charakterizovat jednotlivé skupenské stavy z hlediska stupné usporadanosti stavebnich ¢astic
a velikosti soudrznych sil.

Naucit se orientovat ve fazovém diagramu jednosloZkové soustavy a odvodit z n¢j podminky
skupenskych premeén.

Znat stavovou rovnici idealniho plynu, umét ji aplikovat na feSeni jednoduchych ptikladd. Byt
schopen charakterizovat jednoduché déje s idealnim plynem pomoci tzv. plynovych zakont.

Umet vysvétlit pojmy: syta para, var, krystalograficka soustava, alotropie, polymorfie, izomorfie.

Obsah

6.1. Charakteristika skupenskych stavi
6.2. Skupenské pfemény

6.3. Plazma

6.4. Plynné skupenstvi

6.5. Kapalné skupenstvi

6.6. Tuhé skupenstvi

Vyklad E——”

6.1. Charakteristika skupenskych stavi

Latky se mohou nachazet ve Ctyfech skupenskych stavech: mwhém, kapalném, plynném a
plazmé. Pisobenim vnéjsich podminek mohou ptechazet z jednoho skupenstvi do druhého.
Jednotlivé skupenské stavy latky se od sebe lisi stupném uspoirddanosti stavebnich Castic a
velikosti soudrznych sil, ptisobicich mezi témito ¢asticemi.

Pro chemii jsou diilezita predevSim skupenstvi tuhé, kapalné a plynné - skupenské stavy, ve
kterych se neméni chemické podstata latky.
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Tab. IX Skupenské stavy litek

Stupeti uspotadanosti

Velikost soudrZnych sil

Stav neuspofadany Stav uspotfadany
nizka plyny =
stfedni kapaliny tekuté krystaly
vysoka skla tuhé krystalické latky

Plynné skupenstvi
= Castice plynu jsou daleko od sebe, jejich vzajemné silové ptisobeni je témét zanedbatelné.
= Castice plynu se pohybuji velkymi rychlostmi, pfi¢emZ vykonavaji translaéni a rotaéni
pohyby.
Dusledky:
a) plyny jsou snadno stlacitelné, UpIné€ a stejnomérné zapliiuji libovolny objem
b) ndrazy molekul plynu na stény nadoby vznika tlak plynu

Kapalné skupenstvi
= (astice kapalin jsou na sebe vazany pfitazlivymi silami znaéné velikosti.
=  Soudrznost molekul v§ak nebrani jejich postupnému pohybu.
Dusledky:
a) kapaliny zachovavaji svilj objem, maji malou tepelnou roztaznost a stlacitelnost,
b) kapaliny jsou tekuté a ptizpisobuji se tvaru nadoby.

Tuhé skupenstvi

= Stavebni Castice jsou usporadany pravidelné v prostoru do krystalové miizky.

= Velké piitazlivé sily nedovoluji stavebnim ¢asticim konat postupny pohyb, ¢astice mohou jen
kmitat kolem svych rovnovaznych poloh.

Dusledky:
tuh¢ latky jen obtizn€ méni objem a tvar.

6.2. Skupenské pfemény

= Zahtivanim tuhé latky roste kineticka energie Castic - zvétSuje se amplituda jejich kmitavého
pohybu.

» Pii urcité teplote¢ - teploté tani - Castice latky opoustéji krystalovou mfizku, tuha latka
prechézi v kapalinu.

= Zahfivanim kapaliny se dile zvy$uje pohyb stavebnich &astic. Castice, které maji vyssi
energii, neZ je energie jejich vzajemného pfitazlivého piisobeni, opoustéji kapalinu - nad
kapalinou vznik4 para.

= S rostouci teplotou roste pocet ¢astic opoustéjicich kapalinu, az se pfi teploté varu veskera
kapalina pfeméni v paru.
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» Piechod latek z jednoho skupenstvi do druhého je spojen se zménou vnitini energie. Tato
zména se projevuje navenek uvoliiovanim nebo spotfebou energie ve formée tepla.

Skupenské teplo - teplo potiebné k prfeméné skupenstvi.
= U dé&ju probihajicich za konstantniho tlaku se skupenské teplo vyjadiuje zménou ensajpie AH.
= Skupenska tepla dvou opacnych skupenskych pfemén jsou az na znaménka stejna.

AH tani — AH tuhnuti
= Skupenské teplo se vztahuje na hmotnost 1 kg (mérné skupenské teplo) nebo na 1 mol
(mol4rni skupenské teplo).

Sublimace - jev, kdy nekteré tuhé latky pti zahtivani pfechazeji pfimo do skupenstvi plynného
(napft. I, CO»).

6.2.1. Fdzovy diagram jednoslozkové soustavy

= Slouzi ke zndzomovani rovnovaznych stavli mezi jednotlivymi skupenstvimi.
= Jednotlivé kiivky fdzového diagramu zndzoriiuji rovnovazné stavy mezi t€émi skupenstvimi,
jejichz oblasti existence odd€luji. Nazyvaji se krivka vypatfovini, tinia sublimace.

Trojny bod — spole¢ny prusecik téchto kfivek — znazornuje podminky, za kterych jsou v

rovnovaze vSechny tii skupenské stavy dané latky.

= Je charakterizovan urc¢itou hodnotou teploty a tlaku.

» Fazové premény jsou silné€ zavislé na tlaku.

= Vodorovné teCkované Cary znéazoriuji déje pii zvySovani teploty za konstantniho tlaku. V
jejich priseCiku s nckterou z kiivek dochazi ke zméné skupenstvi. Teplota odpovidajicich
praseciki je feplota tdni, varunebo sublimace.

Obr. 6-1 Fizovy diagram jednoslozkové soustavy.

p s - oblast tuhé faze
| - oblast kapainé faze
f g - oblast plynné faze
f - fluidni oblast
K - kriticky bod
T - trojny bod
t, - teplota sublimace
t, - teplota tani
t, - teplota varu
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Pozndmka

Je-li vn¢jsi tlak (p;) mensi nez je tlak trojného bodu dané latky, latka pii zahfivani sublimuje. Pti
vétsim vnéjSim tlaku (p2) nezZ je tlak trojného bodu latky, latka pii zahtivani taje.

Kriticky bod - charakterizuje tzv. iriticky stav latky a je urCen kritickym tlakem a kritickou
teplotou. Jedna se o mezni stav, ve kterém jesté existuje kapalna faze dané latky. Pii teploté vyssi
neZ je kriticka teplota latka nemulZe za zadnych okolnosti existovat v kapalném stavu.

Fluidni oblast - oblast nad kritickym bodem, neni v ni mozno rozlisit mezi kapalnym a plynnym
stavem. Také ptechod do této oblasti neni spojen se vznikem viditelného rozhrani.

Shrnuti Z

Létky se mohou vyskytovat celkem ve ctyfech skupenskych stavech: tuhém, kapalném, plynném a
Dplazmé. Pro chemii maji vyznam pouze ty skupenské stavy, ve kterych se neméni chemickd
podstata ldtky. Jednd se o skupenstvi tuhé, kapalné a plynné. Jednotlivé skupenské stavy se
navzijem odliSuji stupném uspotddanosti C4stic a velikosti soudrznych sil piisobicich mezi nimi.
Nejvyss§im stupném usporddanosti Cdstic a nejvetsimi soudrZznymi silami se vyznacluje tuhé
skupenstvi. Kazdd zména skupenského stavu je doprovizena uvoliiovinim nebo spotfebou

Zv oy

energie ve formé tepla. Toto teplo se onaluje jako skupenské. Ke zndzorfiovdni rovnovdznych

| 7ad

stavii mezi skupenstvimi a podminek skupenskych pfemén se pouzivd fizovych diagramii.

Otazky k opakovani ®

1. Nejvy$sim stupném uspotédanosti ¢astic se vyznaluje skupenstvi:

a) plynné b) plazmatické c) kapalné d) tuhe
2. Sublimace je ptechod ze skupenstvi:
a) kapalného do plynného c¢) tuhého do kapalného
b) tuhého do plynného d) plynného do kapalného

3. Na Mt. Everestu je tlak asi 35 kPa. Voda tam vie asi pfi:
a) -3 °C b) 70 °C ¢) 100 °C d)110°C
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=

Vyklad

6.3. Plazma

Ctvrty skupensky stav hmoty.

Vznika ionizaci plynu napt. vysokou teplotou nebo elektrickym vybojem.

Plazma se vyznacuje stejnou hustotou kladn€ i zaporné nabitych ¢astic.

Disledek - celkovy elektricky naboj soustavy je roven nule.

Vysoka hustota nabitych ¢astic zplisobuje, ze plazma vykazuje vysokou elektrickou vodivost.

Rizné vlastnosti plazmatu v Sirokém energetickém intervalu umoziuji jeho rozdéleni na plazma
vysokoteplotni a nizkoteplotni.

Vysokoteplotni plazma - je tvofeno volnymi elektrony a kladné nabitymi atomovymi jadry.
Energie ¢astic odpovida fadoveé milionim Kelvini.

Nizkoteplotni plazma - je slozeno z volnych elektrond, radikald, iontd a elektricky
neutrdlnich ¢astic plynu. Je vhodné pro chemicky vyzkum.

6.4. Plynné skupenstvi

Hlavnim znakem plynného skupenstvi je velka rozptylenost molekul.

Molekuly se vzdjemné¢ silové neovliviiuji, mohou se proto volné¢ pohybovat a vykonavat
pfitom postupny i rotacni pohyb.

Postupna rychlost molekul plynu 1 jejich kineticka energie jsou pfimo imérné teploté.

Stav plynu se popisuje pomoci stavovych veli¢in - tlaku, objemu a termodynamické teploty.
Vzhledem k jednoduchym pomérim v plynech byly teoreticky odvozeny jednoduché vztahy
mezi stavovymi veli¢inami - p/ynové zikony.

Plynové zakony plati pfesné jen pro tzv. idedlni plyn.

6.4.1. IdedIni plyn

Mezi molekulami idedlniho plynu neptsobi zadné ptitazlive sily.
Dusledek - idedlni plyn je dokonale tekuty (neexistuje v ném vnitini tfeni).

Pti srazkach se molekuly idedlniho plynu chovaji jako dokonale pruzné koule.
Diusledek - pfi srazkach nedochazi ke ztratam energie.

U molekul idedlniho plynu se zanedbava jejich objem a tvar, hmotnost molekul zlstava
zachovana. Molekuly plynu se chovaji jako Amotné body.
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Diusledek - idedlni plyn je dokonale stlaitelny (Ize jej stlacit na nulovy objem).

v o vew

= Skutecné plyny se modelu idealniho plynu blizi tim vice, ¢im jsou z'edénéjsi a ¢im wyss7 je

jejich teplota.

6.4.2. Zdkony idedInich plynii

Boyluv - Mariottiv zdkon

» Popisuje izofermickyd€j (T = konst.).

= Soucin tlaku a objemu idealniho plynu je pii stalé
teploté a stalém latkovém mnozstvi plynu konstantni.

pVi=pV

= Grafickym zndzornénim

hyperbola.

Gay-Lussacuv zakon

zakona

» Popisuje izobarickydéj (p = konst.).
= Pifi tomto dé&ji s idedlnim plynem o stalém latkovém
mnozstvi je objem plynu pifimo umérny jeho

termodynamické teploté.

LIRS

= QGrafickym zndzornénim

NS

je  rovnoosa

zotermy pro 3 riizné teploty
T i el

Obr. 6-2 Priibehy izoterem pro rizné teploty

izobarického dé¢je vpV

diagramu je pfimka rovnobéZzna s osou V.

Charlesuv zakon

» Popisuje izochorickyd€j (V = konst.).

zobara

1/
v

Obr. 6-3 Gralfické mdzornéni izobarického déje — izobara

= Pfi tomto dé&ji s idealnim plynem o stalém latkovém mnozstvi je tlak plynu pfimo umérny

jeho termodynamické teploté.

PP
I I
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= QGrafickym vyjadienim izochorického d¢je v pV diagramu je |p tochora
piimka rovnobézna s osou p. o
» Prehled zakladnich zakont idealniho plynu uvadi Tab. X
Obr. 64 Grafické zndzornéni 1zochorického déje — izochora
Tab. X Zikladni zikony ided Iniho plynu.
Stala veli¢ina Dg;j Vztah Disledek Zakon
T = konst. . . _ vl Boyldv -
(dT =0) izotermni pV = konst. p1:p2=V2:V, Mariottily
p = konst. A
(dp = 0) izobaricky W=V T Vi:V,=T,: T, | Gay - Lussacuv
2
V = konst. T
@V =0) izochoricky P =D T pr:p2=Ti:T» Charlestv
2

6.4.3. Stavovd rovnice idedIniho plynu

» Vyjadifuje vzajemny vztah mezi stavovymi veli¢inami p, Va T.
Spojenim Boylova - Mariottova, Gay-Lussacova a Charlesova zakona vznikd stavovd rovnice
idediniho plynu pro stavové zmény.

<

v _nY

171
L

=V chemii se Castéji pracuje s obecnou stavovou rovnici idediniho plynu ve tvaru:
pV=nRT
kde 7 je latkové mnozstvi plynu a R je molarni plynova konstanta (R = 8,314 JK 'mol™).

= Stavova rovnice idedlniho plynu plati také pro smési navzajem nereagujicich idedlnich plyni.
Je-li smés tvotena plynnymi slozkami A, B, C, 1ze stavovou rovnici psat ve tvaru:

_(I]A+HB+HC)RT
Vs

P

kde P je celkovy tlak plynné smési, Vsje celkovy objem smési.
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Daltonlv zakon - celkovy tlak plynné smési P je roven souctu parcialnich tlakt vSech slozek
smesi:
P=p,+pg+ pc

Parcialni tlak plynné slozky - tlak, ktery by tato slozka méla, kdyby za dané teploty vypliovala
celkovy objem smési sama. Pro parcidlni tlak jedné slozky (napt. A) plati opét stavova rovnice:

_ n,RT
Vs

Pa

6.4.4. Redlné plyny

= Zékony idedlnich plynt pro né plati pouze ptiblizné. Odchylky od idealniho chovani se

svvr

= Molekuly realnych plynl zaujimaji ur€ity objem, ktery se neda stlacit.
Disledek - realné plyny maji pfi vysokych tlacich vétsi objem, nez odpovida stavové rovnici
idealniho plynu.

* Mezi molekulami redlnych plynti pisobi ptitazlivé van der Waalsovy sily.
Dusledek - objem redlnych plynt je pfi nizkych a stfednich tlacich mensi nez odpovida
stavové rovnici.

6.4.5. Van der Waalsova stavovd rovnice redlného plynu.

= Vyjadfuje matematicky pomémné presn¢ skutecné chovani realného plynu. PiSe se nejcasteji
ve tvaru:

2
[p+ I;fj(l/— nb)= nRT

» Clen (#°a/V’) predstavuje kohezni tlak, ktery je vysledkem pisobeni piitazlivych
mezimolekulovych sil. Ponévadz vyslednice téchto sil plisobi ve sméru od stén dovnitt plynu,
je naméfeny tlak p o hodnotu kohezniho tlaku mensi, a proto musime tuto korekci k tlaku p
pficitat.

= Clen nb piedstavuje korekci na vlastni objem molekul. Tento objem se uz ned4 stlagit.
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6.5 Kapalné skupenstvi

= Kapaliny tvoii pfechod mezi tuhym a plynnym skupenstvim. V blizkosti bodu tuhnuti maji
vnitini uspofadani obdobné s tuhymi latkami a v blizkosti bodu varu se stlacenymi plyny.

= Mezi molekulami kapalin pisobi pfitazlivé sily zna¢né velikosti, umoziiuji v§ak molekuldm
konat postupny pohyb. Tyto sily jsou pficinou fyzikalnich jevii - powrchového napéti a
viskozity.

= Vlastnosti kapalin jsou ve vSech smérech stejné - kapaliny jsou izotropni.

= Hustota kapalin p je fddové€ asi tisickrat vétSi nez hustota plynd. Se stoupajici teplotou
zpravidla klesa. U etnych, zejména nepolarnich kapalin se zavislost hustoty na teploté fidi
vztahem:

p=p,(1-pAYD),

kde fje koeficient objemové roztaznosti[K '] a pyje potateéni hustota kapaliny pii teplot to.
) P

6.5.1. Tlak pary nad kapalinou

= Kapaliny se povrchové vyparuji pti kazdé teploté vyssi nez je jejich teplota tuhnuti.
=V uzaviené nadob¢ se kapalina za dané teploty vypatuje tak dlouho, az je prostor nad ni parou
nasycen. Vznika sytd para.

Syta para - para, kterd je v dynamické rovnovaze se svou kapalinou. Jeji tlak se nazyva fenze
syté parya zavisi na druhu kapaliny a na teploté. Nezavisi na mnozstvi kapaliny.
= Tenze syté pary roste exponencidlné s teplotou podle vztahu (logaritmické forma):

a
In p=b-—
P T

= Cleny a, bjsou konstanty zavislé na druhu kapaliny.

Var kapaliny - nastava pii teplot¢ varu, kdy se tenze syté pary vyrovna tlaku okolniho prostiedi.
Kapalina se pfi varu vypatuje nejen na povrchu, ale v celém svém objemu.

6.5.2. Amorfaf litky

= Tuhé latky, které se svou strukturou podobaji kapalinam. Nemaji krystalovou miizku.

» Jsou to podchlazené kapaliny, u kterych doslo pfi chladnuti k takovému nartstu viskozity, ze
zabranila ¢asticim kapaliny zaujmout polohy nezbytné k vytvofeni krystalové miizky.

» Vyznamné vlastnost - #4n/ amorfnich latek probihd spojité, v uréitém rozmezi teplot.
Zacina m&knutim a konci tekutym stavem, tedy bez charakteristické teploty tani.

= Meziamorfni latky se fadi: pryskyfice, asfalty, anorganicka a organicka skla, vosk.
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6.5.3. Skia

Podchlazené a extrémné viskozni kapaliny jevici velmi malou snahu krystalizovat.

Maji nekteré vlastnosti tuhych latek a nékteré kapalin:

- Pfi pokojové teploté tvoii souvislou mechanicky pevnou latku.

- Jsou izotropni, maji ve vSech smérech stejné vlastnosti.

- Netaji pfi urcité teplotg, ale v $irS§im teplotnim intervalu.

- Vnitini struktura skla odpovida nepravidelnému uspofadani ¢astic kapaliny.

Predstavuji metastabiini stav, ktery velmi pozvolna piechazi ke krystalickému uspotadani —
odskelnéni (dochazi ke ztrat¢ mechanické pevnosti a zakaleni).

Technicky pouzivani skla tvoii SiO,, B,Os a kiemicitany, boritany a fosfore¢nany
alkalickych kovi.

6.6. Tuhe skupenstvi

Za tuhé jsou pokladany latky, jejichZ stavebni Castice (atomy, molekuly, ionty) maji stale
prostorové usporadani. Tyto latky se vyznacuji krystalovou strukturou.
Pti zahtivani tuhych latek se jejich fyzikalni vlastnosti méni nahle pti dosazeni feploty tini.

Krystal - nerostny jedinec, omezeny pfirozenymi a pivodnimi plochami, které jsou odrazem
jeho vnitini struktury. Lze jej charakterizovat prvky soumérnosti.

Prvky krystalové soumérnosti jsou:
a) rovina soumérnosti - déli krystal na dvé zrcadlové shodné poloviny,
b) osa soumérnosti - krystal 1ze kolem ni otacet tak, ze pooto¢enim ziska podobu shodnou
se zakladni polohou,
¢) stred soumérnosti - stejnocenné body protilehlych stran jsou od néj stejné vzdaleny.

6.6.1. Krystalografické soustavy

Na zaklad¢ prvki soumérnosti 1ze krystalické latky rozdélit do 7 zékladnich krystalografickych
soustav, od nichz lze odvodit maximaln¢ 14 prostorovych usporadani (viz obr. 6-7).

Krystalografické soustavy - kubickd (krychlova), tetragonalni (Ctverecnd), orthorombicka
(kosoctverecnd), monoklinické (jednoklonnd), triklinickéd (trojklonnd), hexagonalni (Sesterecnd) a
trigondlni (klencova).

Krystalografické soustavy se vyznacuji charakteristickou soumérnosti tzv. osnich kiizi —
soustavou krystalografickych os protinajicich se ve stiedu krystalu.

Krystalové uspotadani souvisi s chemickym slozenim latky. Asi 50% prvka a 70% binamich
sloucenin krystaluje v kubické krystalografické soustave.

Slouceniny obsahujici 3, 4 a 5 atomd v molekule krystaluji vétSinou v hexagondini,
tetragondinia orthorombické krystalografické soustave.

Slozit€jsi organické slouceniny krystaluji z 80% v soustavé orthorombické, triklinické a
monoklinické.
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Krystalové mfizky tuhych latek délime podle druhu elementarnich Castic a podle charakteru

soudrznych sil na iontové, atomové, molekulové a kovove.

= Vznikaji tak, Ze stavebni jednotky krystalu (atomy, molekuly, ionty) zobrazime pouze jejich
sttedy, které vzadjemné¢ spojime miizkovymi GiseCkami. Jednotlivé body krystalové mtizky se
oznacuji jako uzly.

ITontovd mfiZka - je tvofena pravideln¢ se stfidajicimi
kladnymi a zapornymi ionty. Mezi ionty pisobi
elektrostaticke sily.

= Latky s touto strukturou jsou tvrdé, ale kiehké, maji
stfedni teploty tani (500 az 1200 °C) a vykazuji
v roztaveném stavu i v roztoku iontovou vodivost.

= Dobfe se rozpouStéji v polarnich rozpoustédlech,
napt. ve vodé.

Priklady: NaCl, CsF, CuSO4, NaNO3, CH3COONa

Obr. 6-5 Kubickd krystalovd mrizka iontové slouceniny

NaCl ( ionty Na~ predstavuji malé kulicky, ionty CI jsou
zndzorneny velkymi Cernymi koulemi).

Atomovd mifizka - je tvofena atomy, které jsou
navzajem spojeny kovalentni vazbou.

= Latky s touto stavbou jsou velmi pevné a tvrdé, maji
vysoké teploty tani (nad 2500 °C), a jsou elektricky
nevodive.

Priklady: C - diamant, kfemik, SiC, n¢které oxidy kovu.

Obr. 6-6 Atomovd miizka uhliku ve formé diamantu -
kubicka krystalografickd soustava.

Vrstevnatd miizka - vrstvy atomu, vazanych chemickymi vazbami, jsou vzajemné poutany
slabymi mezimolekulovymi silami.

= Charakter mfizky umoznuje dobrou Stipatelnost latek ve sméru vrstev.

= Vyskytuje se jen u n¢kterych latek, napt. grafitu, Cdl aj.

Molekulovd mfizka - je tvofena molekulami, které jsou v ni vazany slabymi van der
Waalsovymi silami.

» Latky s touto strukturou jsou mékké, maji nizké teploty tani (do 200 °C), jsou tékavé a
elektricky nevodivé.

= Dobfe se rozpoustéji v nepolarnich rozpoustédlech.

Priklady: organické latky, NH3, CO,, sira (Sg), fosfor (P4)
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Charakteristika Elementdrni bufika
soustavy
l. kubickéd a =b = c , o = B = = 900
[ - ")
] o]
& oo
-y
zdkladni Prostorovs Ploliné
centrovand centrovani
2. tetragondélni a = b 4 c, =B wp = 900
o
@ -
zAkladni Proatorov
centrovani

3. hexagondlni a1= a3 * ap $ ¢, 7% =71 =7 = 120

4. trigondlni a=bw=cg, d-l-1‘+90°

5. rhombickd

zdkladnt baz&lné centrovans
2
[
-] 1] L -] L
o
Prostorovi centrovanid ploBnd centrovand

6. monoklinicka a ¢ b ¥ ¢, «=R=90°, >90¢

"4 ’o
X -
zakladnit ‘bazdln# centrovand
7. triklinicka atbtc, b 8§ P= 900

Obr. 6-7 Prehled krystalografickych soustav — elementdrni buriky.
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Kovwvovd mfizka - je tvofena atomy kovi. Atomy '
nejsou nabité a vazby v kovech nejsou smérované -
struktura  kovlh se vyznaCuje nejtésné&jSim
uspofadanim atoma.

= Kovy jsou kujné a tazné. =}
=  Vyznacuji se elektronovou vodivosti. / /.

N

N
X

Obr. 6-8 Kovovd krystalovdi miizka Al (hlinik e
krystaluje v kubické plosné centrované soustave). ./ '/

6.6.2. Jevy spjaté s krystalovou strukturou

= Polymorfie - n¢které latky krystaluji podle zptisobu ptipravy a vnéjSich podminek v riznych
krystalografickych soustavach.

Priklad:
CaCO;j krystaluje jako kaleit - trigonalni soustava
aragonit - orthorombicka soustava

= U prvka se tento jev nazyva alotropie.

Priklady:
C: modifikace grafita diamant, S: modifikace kosoctverecnid a jednoklonn4 sira,
P:modifikace bily, cervenya Cernyfosfor.

» Na polymorfii latek ma vliv feplota, na niz zavisi pohyblivost jednotlivych ¢astic. VEtsi
pohyblivost ¢astic pti vyssi teploté zplsobuje, ze latka vytvofii rekrystalizaci jinou
krystalickou strukturu disponujici za danych podminek minimalni energii.

= Teplota, pfi které dochazi ke zmén¢ krystalické modifikace, se oznacuje jako feplota
polymoriai pfemény.

Izomorfie - schopnost chemicky odlisnych latek vytvaret smésné krystaly.

v Smésné krystaly— krystaly, ve kterych se mohou ¢astice dvou nebo vice latek vzajemné
zastupovat

» Podminka: izomorfni latky maji stejné nebo podobné stechiometrické slozeni, musi tvofit
stejny typ krystalt, jejich struktumi ¢astice musi byt pfiblizné stejné velike.

Priklady:
MgCOs; - FeCOj3 - CuCOs3, KC104 - KBF4, kamence
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Shrnuti Z

Existuji Styfi skupenské stavy hmoty: plazmaticky, plynny, kapalny a tuhy. Rozdil mezi
Jednotlivymi skupenstvimi spocivd vrizné vzijemné vzdilenosti elementirnich Cdstic hmoty a
v povaze jejich vzijemného piisobeni. Plazma vznikd ionizaci plynu napt. vysokou teplotou nebo
elektrickym vybojem. Vyzaluje se riiznymi viastnostmi v Sirokém energetickém imtervalu, coz
umoZziiuje jeji déleni na plazmu vysokoteplotni a nizkoteplotni. Plynné skupenstvi se vyznacuje
velkymi vzddlenostmi mezi &sticemi a tedy jejich malou vzijemnou pfita2livosti, Céstice plynu se
mohou volné pohybovat Pro snadnéjs$i zviddnuti matematicko-fyzikdlnich vztahii, popisujicich
chovini plynii, byl zaveden model idedlniho plynu. Reidlné plyny se svym chovdnim modelu
idedIniho plynu vice &1 méné priblizuji. FyzikdIni stav plynu je urden tfemi zikladnimi stavovymi
veli¢inami: teplotou, tlakem a objemem. Nejjednodussi vztahy mezi témito stavovymi velicinami
plati tehdy, kdyZ jedna znich zistivd konstantni. Tyto vztahy se oznacuji jako plynové zikony:.
Jejich spojenim dostivdme stavovou rovnici idedIniho plynu. Jeji nejéastéjsi tvar je pV = nRT .
Kapalné skupenstvi pfedstavuje pfechod mez skupenstvim tuhym a plynnym. V disledku malych
vzddlenosti &dstic kapalin mezi nimi piisobi nezanedbatelné pritaZlivé sily. Cdstice kapalin se
nemohou od sebe volné vzdalovat. Zviistnim pripadem kapalin jsou skla, tedy podchlazené a
extrémné viskozni kapaliny jevici velmi malou snahu krystalizovat. Skla disponuji nékterymi
viastnostmi kapalin 1 tuhych litek

Tuhé skupenstvi se vyznacuje nejvyssim stupném uspofddanosti cdstic. Vzddlenosti mezi
Ksticemi jsou tak malé, % mezi nimi piisobf silné pritazlivé sily. Cdstice tuhych ldtek zaujimaji
urlitou stilou polohu a vytvireji krystalickou mifizku. Litky mohou krystalovat vsedmi
zdkladnich krystalografickych soustavich. U nékterych tuhych litek se setkdvdme i s moznost{
krystalovat vriznych krystalografickych soustavdch v zivislosti na wnéjsich podminkdch.

Hovofime pak o alotropii respektive polymorfii.
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Otazky k opakovani s

4. Ur&ité mnozstvi N, zaujima pti teplot& 25 °C a tlaku 100 kPa objem 87,4 cm?. Jaky bude
mit objem p¥i teplot& 100 °C a tlaku 75 kPa?

5. Jakou hmotnost ma 10 dm? methanu p¥i teplot& 50 °C a tlaku 100 kPa?

6. V alotropickych modifikacich se vyskytuje:
a) brom c) sira
b) hlinik d) vapnik

7. Vypotitejte hustotu suchého vzduchu pki teplot& 18 °C a tlaku 1,04-10° Pa. Primé&rna
molarni hmotnost vzduchu je 28,95 g mol ™.

8. Tvorba smésnych krystald je jev nazyvany:
a) izomorfie c¢) polymorfie
b) alotropie d) amfoterita

9. Jako alotropii oznacujeme jev, kdy se prvek vyskytuje:
a) v nckolika skupenstvich ¢) vriznych mistech

b) v nékolika krystalovych strukturach d) ve vice neZ péti slouceninach

10. Uved’te ptiklad prvku, ktery tvoti dv€ alotropni krystalické modifikace, jednu kubickou
a druhou hexagonalni.

11. Z nabizenych moZnosti vyberte latky, které tvoti smésné krystaly s chromanem

draselnym.

a) KMnOq c) KoMnOy4

b) KzSO4 d) KzSeO4
Pomdmka

Vice prikladii na procviceni stavové rovnice idedlniho plynu a plynovych zakonti najdete napt. ve
skriptu: Priklady z chemie pro bakalitské obory, B. Kostura, M. Gregorova, Ostrava 2004, str.
58 —61.
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b

b

hadi S Al
oo o

b

4. Vo= p,V,Ty/Tip> = 100 kPa.87,4 cni.373K/298 K. 75 kPa = 146 cm®
5.m=pVM/RT= 100 kPa.10 dn7.16 g mol*/8,31J K 'mol’.323 K=5,96 g
6.c,

7. Hustota je definovana vztahem p = A Ze stavove rovnice idedlniho plynu ve tvaru

m-R-T p-M
V= ro hustotu vyplyva: p =-——. Po dosazeni:
p Y p yply 1% R T

104 kPa-28,95 g mol™

-3
— - =1,24gdm
8,314 kPa dm K~ mol -291K

p:

<

o o

0. uhlik
11.b, ¢, d.

8
9
1
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7. Disperzni soustavy

Studijni cile @

=  Umét vysvétlit pojmy disperzni soustava, disperzni prostfedi a disperzni podil.

= 7Znat zakladni kriteria klasifikace disperznich soustav.

= VEdet, co je to roztok, jak roztoky klasifikujeme a jaké jsou nejbeznéjsi typy roztok.
=  Umét vysvétlit pojmy rozpustnost, nasyceny a nenasyceny roztok.

= VéEdeét, co je to difuze, kdy k ni dochazi a jak probiha.

=  Umét formulovat Raoultiiv zadkon a védét, jaky je jeho vyznam.

Ot

7.1. Zakladni pojmy a klasifikace disperznich soustav
7.2. Pravé roztoky

E_—” Vyklad

7.1. Zakladni pojmy a klasifikace disperznich soustav
Disperzni soustava - smés, ve které jsou jednotlivé slozky velmi jemné rozptyleny
(dispergovdny) a vzajemné mezi sebou promiseny. Jednotlivé slozky se oznacuji jako disperzni

prostedi a disperzni podily.

» Disperzni prosttedi - majoritni slozka soustavy, ktera v ni vytvari zakladni prostiedi.
» Disperzni podily - zbylé minoritni slozky, které jsou v disperznim prostedi rozptyleny.

Piehled zakladnich disperznich soustav uvadi Tab. XI.
Klasifikace disperznich soustav se provadi podle riiznych kritérii, nejrozsifen¢jsSim je

klasifikace podle velikosti ¢4stic disperzniho podilu. Podle tohoto kritéria délime disperzni
soustavy na pravé roztoky, koloidni roztoky a hrubé disperze (viz Tab. XII).
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Tab. XI Prehled nejmameéjsich disperznich soustav
Disperzni soustava  Typ soustavy Disperzni prostfedi

Disperzni podil

Tab. XI1 Klasifikace disperznich soustav podie velikosti ¢astic

pravé roztoky 0,1 —1 nm molekuly, atomy, ionty
koloidni disperze 1 —100 nm obii molekuly, shluky atomi

mikrodisperze 0,1 — 100 pm zrnka samostatné faze

makrodisperze vétsi nez 0,1 mm zrnka samostatné faze

7.2. Pravé roztoky

Roztok - homogenni disperzni soustava dvou nebo vice chemicky Cistych latek, jejichz vzajemné
zastoupeni lze v ur€itych mezich plynule ménit.

* Vznikd rozpousténim disperznich podili v disperznim prostfedi a ma v celém svém objemu
stejné slozeni.

= Disperzni prostfedi se u pravych roztokli oznacuje jako rozpoustédlo.

» Disperzni podily se u pravych roztokd oznacuji jako rozpusténé latky.

= 'V zavislosti na vnéjsich podminkach (teploté a tlaku) roztoky délime na: p/ynné (vzduch),
kapalné (NaCl ve vode), pevné (slitiny kovt).

Rozpousténi - samovolny proces, na kterém se podileji vSechny latky tvofici roztok.

* Probiha tehdy, ziska-li soustava smisenim vétsi stabilitu, nez je stabilita pivodnich Cistych
latek.
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Stabilita soustavy - souvisi s jeji energii a uspotadanosti zakladnich stavebnich ¢astic (atomt,
molekul, ionti).

= Cim niz$i je energie soustavy a uspofadanost jejich stavebnich &astic, tim je soustava
stabilng;si.

Vzajemna misitelnost latek - je silné ovlivnéna pfitazlivymi silami mezi zakladnimi ¢asticemi.
Nejmensi sily ptisobi mezi ¢asticemi plynu - plyny jsou dokonale misitelné.

» Neomezené misitelné latky - nékteré latky, které spolu vytvareji roztok v libovolném
poméru.

» Omezené misitelné latky - latky, které se rozpoustéji pouze v urcitych pomérech az do
vzniku tzv. nasyceného roztoku.

Diftize - samovoln¢ probihajici pfevod rozpusténé latky z mist vyssi koncentrace do mist s nizsi
koncentraci.

= Probih4 az do vyrovnani koncentraci v celém objemu roztoku a ustaveni rovnovahy.

= Koloidni ¢astice difunduji pomaleji nez molekuly nebo ionty rozpusténé latky v roztoku.

»  Prab¢h difize je zndzomeén na Obr. 7-1.

Obr. 7-1 Schématické mazornéni priibéhu difiize:

0 SEER OO
@ | Yy PRI :
@ [Forclin el

(1) Pocdteéni stav - dvé navzijem misitelné latky prred vzijemnym smisenim.

(2) Viastni difiize: Latky prechdzeji samovoiné (Brownovym pohybem) z prostredi kde je jejich
koncentrace vyssi smerem tam, kde byla dosud jejich koncentrace niZsi. Nedifiinduje jen jedna
ldtka do druhé. Proces je pro ldtku a rozpoustédio vzd jemny.

(3) Vysledny stav - vanik roztoku, ustaveni rovnovdzného stavu

Rozpustnost (S) - maximalni mnozstvi latky, které se rozpusti v urcitém mnozstvi rozpoustédla
za danych podminek (teploty a tlaku).
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» Vyjadiuje se bud Amotnostnim zlomkem rozpusténé latky nebo Amotnosti rozpusténé latky,

pfipadajici na 700 g rozpoustédla. Pro latku B tedy plati: S, = B -100 g, kde m je

R
hmotnost rozpoustédla.

= Rozpustnost ¢asto znacné zavisi na teploté.

Obr. 7-2 Zivislost rozpustnosti nékterych soli na teploté

mg (g)
— / NaCl
3 KNO;
20 KCIO,
10 Ce, (S0.),
! I ] I I 1
° 20 40 60 t(°C)

» Vzajemnd rozpustnost latek je zavisla na jejich chemické povaze: je tim lepsi, ¢im jsou
latky chemicky ptibuzné&;si.

Priklad: Rozpustnost iontové slouceniny NaCl uvadi nasledujici schéma.

Obr. 7-3 Schéma rozpustnosti iontové slouceniny NaCl.

NaCl
(iontova sloucenina)

Dobra rozpustnost Spatna rozpustnost

polarni rozpoustéedia nepolarni rozpoustédi/a

voda benzen
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Tab. XIII Prehled rozpustnosti nékterych anorganickych sloucenin ve vodé

Slou¢enina Rozpustné Nerozpustné

. . oxidy alkalickych kovti o
o gk oxidy kovi alkalickych zemin A
oxidy nekovii vSechny kromé SiO, CO je netecny

. alkalickych kovi, kovt alkalickych o
hydroxidy zemin, NH,OH zbyvajici
o . hydroxiddusi¢nany, napft.
dusiCnany vSechny Bi(OH),NO;
fran Sbovaiici BaS04,SrS04, CaSO4,PbSOy4,

strany yva Ag,S04, HgSO,
chloridy zbyvajici AgCl, PbCl,, Hg,Cl,
ub]icﬁtany N32CO3, K2C03, (NH4)2CO3 zb§1vaj ici
fosforecnany Na3;PO4, K3PO4, (NH4)3PO4 zbyvajici

S rozpustnosti latek souvisi pojmy nasyceny, nenasycenya presyceny roztok.

Nasyceny roztok - roztok, ve kterém se za urcité teploty jiz nerozpusti vice latky. Prebytecna
latka je v dynamické rovnovaze s nasycenym roztokem.
= Slozeni nasyceného roztoku udava rozpustnostlatky za dané teploty.

Nenasyceny roztok - roztok, ktery obsahuje méné latky nez udava jeji rozpustnost za dané
teploty.

Ptesyceny roztok - obsahuje vice rozpusténé latky, nez odpovida rozpustnostiza dané teploty.

= Lze jej ziskat opatrnym ochlazovanim nenasyceného roztoku.

» Piesyceny roztok piedstavuje metastabilni stav - vhozenim krystalku rozpusténé latky ihned
vykrystalizuje nadbytecna latka a vznikne nasyceny roztok, odpovidajici dané teploté.

7.2.1. IdedIni roztok

» Modelova soustava, ve které se jeji slozky vzajemné chemicky ani fyzikaln¢ neoviiviiuji.
» Extenzivni veli¢iny (objem, energie aj.) jsou aditivni - s¢itatelné.

Priklad: Objem idealniho roztoku je roven souctu objemu cCistych slozek.
* Vznik idedlniho roztoku nenf spojen se spotfebou ani uvoliiovanim energie ve forme tepla.
* Pro idedlni roztoky pfesné plati Raoultiv zakon.

» Idedlnimu roztoku se svym chovanim ptiblizuji smési plynl a roztoky chemicky velmi
ptibuznych latek, napt. uhlovodiki.
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7.2.2. Raoultiiv zidkon

Jako nad kazdou cistou latkou se 1 nad roztokem ustavuje rovnovazny tlak nasycené pary.
Slozky roztoku jsou v plynné fazi nad roztokem zastoupeny tim vice, ¢im jsou tékavéjsi.

Pro parcialni tlak libovolné slozky nad idealnim roztokem odvodil M. M. Raoult (1887)
zékon, ktery 1ze vyjadrit vztahem:

Py :pOB Xp

Parcialni tlak pplibovolné slozky Bnad idealnim roztokem je pfimo Gmérny molarnimu
zlomku xptéto latky v roztoku.

Konstanta umémosti pOB odpovida tenzi nasycené pary Cisté latky B pfti stejné teplote.
Platnost Raoultova zédkona je podminkou idedInosti roztoku.
Zakon ma pro roztoky stejny vyznam jako stavova rovnice idedlniho plynu pro plyny.

7.2.3. NeidedIni roztoky

Vykazuji odchylkyod Raoultova zékona. Odchylky mohou byt kladné a zaporné:

Kladna odchylka - skute¢né tenze slozky nad roztokem je vétSi neZ v idedlnim roztoku.
Zaporna odchylka - skutecnd tenze sloZky nad roztokem je mensi nez v idedlnim roztoku.

Pro velmi zfed&€né roztoky, které vykazuji odchylky od Raoultova zakona, plati Henryho
zakon:

xXp =Ky, py

Molarni xp zlomek rozpusténé latky B je pfimo imérny parcidlnimu tlaku pp této
latky.

Konstanta itmémosti Kz se nazyva Henryho konstanta. Zavisi na druhu rozpoustédla a na
teploté. S rostouci teplotou klesa.

7.2.4. Neydiilezitejsi typy roztokii

Smési plynt

Smési vzajemné chemicky nereagujicich plyni lze povazovat za ided/ni roztoky.

Slozky plynné smési se chovaji navzdjem nezavisle, jako by za danych podminek byly v
nadob¢ samy.

Kazdou slozku smési 1ze charakterizovat parcidInim tlakem (viz oddil 6.4.3.).

Celkovy tlak smési plynt je dan Daltnovym zikonem (viz oddil 6.4.3.).

Mezi parcidlnim tlakem pg libovolné slozky B a celkovym tlakem P plynné smési plati vztah:

Py =XpP
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kde xpje molarni zlomek slozky B ve smési

Roztoky plynt v kapalinach

A) Plyny s kapalinou chemicky nereaguyji.

= Rozpustnost plynt v kapalném rozpoustédle je mala - vznikaji ztedéné roztoky.

* Pro rozpustény plyn plati Henryho zdkon. Rozpustnost plynu v kapaliné variistd s rostoucim
parcidlnim tlakem plynu nad roztokem a s klesajici teplotou.

Priklad: 02, Nz, Hz, He

B) Plyny s kapalinou chemicky reaguji.

= Rozpustnost takovych plynli v kapalném rozpoustédle je velkd. Pti rozpousténi se uvoliuje
teplo.

* Pro rozpustény plyn neplati Henryho zakon.

Priklad: SO,, CO,, NH3, Cl,

Roztoky v kondenzovanych soustavach

» Kondenzovand soustava - systém, ve kterém neni pfitomna plynna faze.

» Vziajemna rozpustnost slozek (kapaliny, roztavené kovy, soli, tuhé latky) je velmi riizni.
Neékteré slozky se navzajem rozpoustéji ve vSech pomérech, jiné se misi pouze omezeng.

Z Shrnuti

2

V ptirodé i technické praxi casto nalézime soustavy smési, ve kterych jsou sloZky velmi jemné
rozptyleny — dispergovdny a vzijemné mezi sebou promiseny. Takové soustavy se oznacuji jako
disperzni. Jedna slozka byvd pfitomna vpfebytku a vytvdti disperzni prostfedi, ve kterém jsou
ostatni slozky — disperzni podily — rozptyleny. Klasifikace disperznich soustav se provddi podle
riiznych kritérii. Jednim z nich je velikost édstic disperzniho podilu a uvedené soustavy podle néj
délime na roztoky, koloidn{ disperze a hrubé disperze.

Roztoky jsou homogenni disperzni soustavy dvou nebo vice chemicky Cistych litek. V zivislosti
na vnéjsich podminkidch mohou byt plynné, kapalné i1 tuhé. U kapalnych roztokii se sloZka
vnadbytku oznacuje jako rozpoustédio, ostatni sloZky jsou rozpusténé litky. Viastni rozpousténi
Je samovolny proces, k némuz dochizi tehdy, ziskd-li soustava smisenim vétsi stabilitu, neZ je
stabilita Cistych sloZek. Nékteré litky spolu vytvdfeji roztok vlibovolném poméru — jsou
neomezené misitelné, jiné se misi pouze v urcitych pomérech az do vzniku nasyceného roztoku.
Ty oznacujeme jako omezené misitelné.

Pridime-li k roztoku dal$i podil rozpusténé litky nebo rozpoustédla, dojde k samovolnému
vyrovndni koncentraci — difiiz.
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? Otazky k opakovani

1. Kouf fadime mezi:

a) emulze c) suspenze
b) aerosoly d) inkluze
2. Vzduch je:

a) heterogenni, vicesloZkova soustava.
b) heterogenni, vicefazova soustava.
¢) homogenni, viceslozkova soustava.
d) homogenni, vicefazova soustava.

3. Rozpustnost kysliku ve vod¢ roste:
a) s rostoucim parcialnim tlakem O, a s klesajici teplotou.
b) s rostoucim parcidlnim tlakem O, a s rostouci teplotou.
¢) s klesajicim parcidlnim tlakem O, a s klesajici teplotou.
d) s klesajicim parcidlnim tlakem O; a s rostouci teplotou.

4. Nasyceny roztok je:
a) soustava dvou neomezené misitelnych latek.
b) roztok, ve kterém se za dané teploty jiz nerozpusti vice latky
c¢) roztok, ktery obsahuje méné¢ latky, nez je jeji rozpustnost za dané teploty
d) roztok, ktery obsahuje vice latky, nez je jeji rozpustnost za dané teploty

5. Benzen C¢Hg a toluen C¢HsCH3 tvoti idealni roztok. Jaky bude objemovy zlomek
benzenu v roztoku, ktery vznikl smichanim 60 cm® benzenu a 20 cm® toluenu?

6. V roztoku kyseliny chlorovodikové o objemu 300 cm? je rozpust&no 5,00 g HCL.
Vypocitejte molarni koncentraci tohoto roztoku.

7. Hustota roztoku hydroxidu sodného o hmotnostnim zlomku w(NaOH) = 14,0 % je
1,1079 g-em™. Vypoditejte objem roztoku, v ném¥ je obsaZeno 320 g NaOH.

8. Hmotnostni zlomek KNO3 v nasyceném roztoku p¥i 20 °C je 0,243. Ur&ete rozpustnost
KNOj; ve 100 g vody.

Pozndmka

Vice piikladii na slozeni soustav a roztokti najdete napt. ve skriptu: Pfiklady zchemie pro
bakalifské obory, B. Kostura, M. Gregorova, Ostrava 2004, str.25 — 28.
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©\% Reseni

1.b,
2.¢,
3.4,
4.b
5. o(CsHg) = VICsHy)/[ VICsHy) + VICsH5CH3)] = 60 cm®/(60 cm® + 20 cm®) = 0,75

= >0 _046moldm™

6. o(HCI) = =
AHCD M-V 365 gmol" 0,3 dm

a
v

m( NaOH)  n( NaOH)
myg Vs “Ps

7. Hmotnostni zlomek NaOH lze vyjadtit rovnici: w NaOH) =

m(NaOH) 3202

- - =2063 cir’ =2,06dm’
W NaOH)-p, 0,140-1,1079 g e

Odtud vypocteme: V =

8. Ze zadané hodnoty hmotnostniho zlomku KNO; plyne, ze ve 100 g roztoku je obsazeno 24,3 g
KNO; a 75,7 g vody.
_ m(KNO;) q

vao3 =

2432
00g=—"">—=-100g=32,1
4 757 g g

R >
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8. Chemické reakce

@ Studijni cile:

Q

= Osvojit si kritéria klasifikace chemickych reakci a umét je aplikovat na libovolnou reakci.
VEdet, co tyto pojmy znamenaji.
termodynamickych charakteristik (AH).

= V¢Edet, jak je definovana rychlost chemické reakce.

= Znat moznosti ovlivitovani rychlosti chemické reakce.

= Znat zakladni teorie chemické kinetiky.

= Umét na zdkladé reakéniho tepla rozhodnout, zda je dané reakce exotermni nebo endotermni.

= Naucit se vyvozovat piedbézné zavéry o spontdnnosti chemickych d&ji na zakladé jejich

= Byt schopen definovat pojmy katalyza a katalyzator, umét vysvétlit priibéh katalyzované reakce.

Obsah

8.1. Charakteristika chemickych reakci
8.2. Klasifikace chemickych reakci
8.3. Energetika chemickych reakeci

E——” Vyklad

8.1. Charakteristika chemickych reakci

Chemické reakce - d¢je, jejichz podstatou jsou zmény vazeb mezi atomy ve slouc¢eninach.

=  Vysledek déju - latkové premény, tj. zanik vychozich latek (reaktantii) a vznik novych latek
(produktii).

»  Pribéeh chemickych reakei se kvantitativné vyjadiuje chemickymi rovnicemi.

Chemické rovnice - kvantitativni zapis chemické reakce.

79




Chemie I — Privodce studiem

Rovnice musi spliiovat zikon zachovdni hmotnosti - na obou stranach rovnice musi byt
stejny pocet atoml daného prvku. Rovnost mezi levou a pravou stranou rovnice se znazoriuje
rovnitkem.

Zn+2HCl= ZnCl, + H,

Cisla udavajici v chemické rovnici podet Gastic reaktantl a produkti se nazyvaji
stechiometrické koeficienty.

Pii reakcich iontl se uplatiuje zdkon zachovdni elektrického ndboje - uhmny elektricky
naboj reaktantli je roven thrnnému elektrickému néboji produkti.

28h" +3H,S=Sb,S, +6H"

V nékterych ptipadech se v chemické rovnici uvadéji skupenské stavy litek. K tomuto ucelu
se pouzivaji nasledujici symboly:
(s) - tuha latka, (1) - kapalina, (g)-plyn, (aq) - vodny roztok

3Cu(s)+8HNO, (ag) =3Cu(NO,),(aq)+2NX g)+4 H,O(])

Nevycislena nebo netuplna chemicka rovnice piedstavuje reakcni schéma, v némz je rovnitko
nahrazeno Sipkou.

C,H, + SO, + Cl, — C, H,S0,Cl

Uplné sestavena a vy¢islena chemicka rovnice umozituje provadét stechiometrické vypocty.
Obvykle se pifi nich uruje mnoZstvi reagujici latky nebo produktu pfipadajici na znamé
mnozstvi jiné reagujici latky. Pfi vypoctech se vychazi ze skutecnosti, ze pomér Ildtkovych
mnozstvi dvou ldtek vrowvnici je roven poméru jejich stechiometrickych koeficientii.
Vyjadiuje to vztah:

n v

m, v,

kde m a m jsou latkova mnozstvi znamé a pocitané latky, v; a v, jsou pfislusné
stechiometrické koeficienty téchto latek.

Priklad: Vypocitejte, kolik gramti KCI vznikne rozkladem 24,5 g KCIO:s.

Regeni: Rozklad probih4 podle rovnice: 2KCIO; =2KCI+30,.
Indexem 1 oznac¢ime KCIO; a indexem 2 KC1. M| =1225 g mol'l, M,=745¢g mol'l, vVi=vy=2.

vy m M, 245g-745 gmol
v, - M, 122,5 g mol”!

IH2 =

=14,9¢

Rozkladem 24,5 g KC10O3 vznikne 14,9 g KCI.

80



Chemie I — Privodce studiem

8.2. Klasifikace chemickych reakci
= Chemické reakce lze klasifikovat podle riznych kritérii:

A) Klasifikace podle vnéjsich zmén - rozliSujeme chemické reakce skladné, rozkladné,
substitucni a reakce podvojné zimeny.

B) Klasifikace podle poétu fazi - reakce se déli na homogennia heterogenni
C) Klasifikace podle pfenasenych ¢astic - nejcastéji pouzivany zpusob déleni chemickych
reakci. KliCovym d€jem je proces spojeny s pienosem protonil, elektronli nebo s tvorbou

koordina¢né-kovalentni vazby. RozliSujeme chemické reakce profolytické, oxidacné-
redukcénia komplexotvorné.

Vv

8.2.1. Klasifikace chemickych reakci podle vnéjsich zmén

= Reakce skladné (syntézy) - ze dvou nebo vice latek jednodussich vznika latka slozitéjsi.
CaO+ 810, = CaSiO,
= Reakce rozkladné (analyzy) - z latky slozitéjsi vznikaji dvé nebo vice latek jednodussich.
2H,0,=2H,0+ 0,
= Reakce substituéni (vyté€stiovaci) - atomy prvku vazaného ve slouceniné jsou nahrazeny
atomy volného prvku.

Mg+ H,S80, = MgSO, + H,

= Reakce podvojné zamény (konverze) - dochazi k vyméné atomi nebo atomovych skupin
mezi molekulami dvou slou€enin.

NaOH + HCl= NaCl+ H,0

8.2.2. Klasifikace chemickych reakci podle poctu 3z

= Reakce homogenni - v§echny slozky reakéni soustavy jsou v jedné fazi.

N, (&) +3H,(g)=2NH,(2)
KOH(ag)+ HNO, (ag) = KNO, (aq) + H, O(])

= Reakce heterogenni - slozky jsou v reakéni soustave v riznych fazich.

Zn(s)+2HCKaq) = ZnCL (aq)+ H, (2)
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8.2.3. Klasifikace chemickych reakci podle pfendsenych Cstic.

Protolytické reakce - déje, zaloZzené na vyméné protonu H' mezi kyselinou a zasadou podle
obecného vztahu: kyselina = zdsada + H"

HNO, + H,O= NO; + H,0"
Oxidaéné-redukéni reakce - mezi reagujicimi latkami dochéazi k pienosu elektronti podle
obecného vztahu: Ox + ze = Red, kde Ox je oxidovana a Red je redukovana forma latky.
Prvky méni sva oxidacni €isla.

CuSO, + Fe= Cu+ FeSO,

Komplexotvorné reakce - vyznacuji se prenosem iontl nebo molekul mezi reagujicimi
latkami za vzniku koordinac¢nich sloucenin.

NaOH + A(OH), = Na| AI(OH), |

Shrnuti

2

Déje, jejichZ podstatou jsou zmény vazeb mez atomy ve sloulenindch, se oznacuji jako chemické
reakce. Jejich priibéh se kvantitativné vyjadiuje chemickymi rovnicemi. Kazd4 iipInd chemickd
rovnice musi spliiovat zikon zachovini hmotnosti a v ptipadé reakce iontii také zikon zachovini
elektrického ndboje. Chemické reakce Ize klasifikovat podle riiznych kritérii. Nejlastéjsimi
kritérii jsou polet fizi vreakéni soustavé a typ pfendsenych cdstic. Podle prvniho délime reakce
na homogenni a heterogenni, podle druhého rozliujeme protolytické, oxidacné — redukéni a

komplexotvorné reakce.
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Otazky k opakovani ?

1. Dopliite stechiometrické koeficienty do nasledujici chemické rovnice:
BaCl, + K,PO, —» Ba,(PO,), + KCI

2. Dopliite pravou stranu rovnice, rovnici vyé€islete a uréete druh chemické reakce.
As,S; +HCl > ...............

3. Z nasledujicich tvrzeni vyberte ta, kterd povazujete za spravna:

a) soucet objemi latek na levé stran€ rovnice se rovnd souctu objemtl latek na pravé strané
rovnice,

b) soucet hmotnosti latek vstupujicich do reakce se rovna souctu hmotnosti latek z reakce
vystupujicich,

c) pocet molu latek vstupujicich do reakce se rovna poctu moli reakénich produkti,

d) pocet atomi urcitého prvku na jedné stran¢ rovnice se musi rovnat poc¢tu jeho atomi na
druhé strané rovnice.

4. Ktera znasledujicich reakci je reakce oxidaéné - redukéni:
a) HCI1+ KOH = KCl1 + H,O
b) Pb(NO3), + 2KI = Pbl, + 2KNO;
¢) SiO, + 4HF = SiF4 + 2H,0
d) 3CuS + 8HNO; = 3CuSO4 + 8NO + 4H,0

5. Protolytické reakce jsou dé&je, pti kterych se mezi kyselinou a zasadou vyméiuji:
a) neutrony b) protony c) elektrony d) ionty e) molekuly

6. Kolik fazi je v nasledujici heterogenni reakéni soustaveé?
Mg(s) + 2HCl(aq) = MgClx(aq) + Hx(g)

a) | faze c) 3 faze
b) 2 faze d) 4 faze

7. Vypodéitejte hmotnost uhliku pottebného k redukci 1000 g oxidu Zelezitého na
elementarni Zelezo.

Pozndmka

Vice ptikladi na sestavovani a vycislovani chemickych rovnic, respektive na vypocty
z chemickych rovnic, naleznete ve skriptu: Priklady z chemie pro bakalifské obory, B. Kostura,
M. Gregorova, Ostrava 2004, str.33 — 36, respektive 37 — 41.
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S| vykiaa

8.3. Energetika chemickych reakci

Chemické energetika - zabyva se energetickou bilanci chemickych déju, z ni vyvozuje zavéry o
uskutecnitelnosti téchto déju.

Stav soustavy - je ur€en souhrnem stavovych funkci. Jedna se predev$im o termodynamické
funkce vnitini energii (U) a entalpii (H).

Termodynamicky dé&j - oznacuje se tak pfechod z jednoho stavu reakéni soustavy do stavu

druhého. D&j mliZe byt vratny nebo nevratny.

» Vratny (reverzibilni) déj - soustava prochdzi velkym poctem malych stavovych zmén, pfi
kterych je stale v rovnovaze s okolim. Dé&j 1ze kdykoliv zastavit a obracenym sledem malych
zmen vratit soustavu i okoli do piivodniho stavu. D&j miize byt obracen sam od sebe, nebot’
konéd maximalni praci.

»  Newratny (ireverzibilni) d¢j - kazdy dg€j, ktery probihd samovolné (bez dodani energie). Pti
tomto dé¢ji neni konana maximalni prace, déj miize byt obracen pouze dodanim vnéjsi energie.

8.3.1. Vnit'ni energie reakcni soustavy
=  Soucet vSech druhli energii obsazenych v soustavé (energie atomovych jader a elektrond,
energie vSech druhit molekulového pohybu, energie mezimolekulového plisobeni atd.)

= Nelze urcit absolutni hodnotu vnitini energie, ale pouze jeji zménu.

Zmeéna vnittni energie (AU) - mize byt vyvolana chemickou reakci.
= Projevuje se uvolilovanim nebo spotfebou energie ve forme tepla (Q) a prace (W).

AU=Q+W

= U chemickych reakci se uplatiiuje pouze objemova prace (probihaji vesmés za konstantniho
atmosférického tlaku) W = -pAV, kde AV je zména objemu. Zménu vnitini energie pak
vystihuje rovnice:

AU=Q-pAV

8.3.2. Reakdni teplo

= Jedna se o teplo uvolnéné nebo spotfebované pti chemické reakci. Znaci se Q a vyjadiuje se v
jednotkach &/ mol /.

= U chemickych reakci probihajicich za konstantniho tlaku (izobarické déje) se reakéni teplo
(@) vyjadiuje pomoci zmény stavové funkce entalpie (AH).

AH=Q,=AU+pAV
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Podle toho, pii jakém pochodu se reak¢ni teplo uvolnuje nebo pohlcuje, rozeznavame:
a) teplo neutralizaéni b) teplo rozpoustéci
¢) teplo zfed'ovaci d) teplo slucovaci
e) teplo spalné

Standardni reakéni teplo (AH) - reakéni teplo reakce, jejiz vychozi latky i produkty jsou ve
standardnich stavech (T =298 K, p = 101,325 kPa, pevna latka je v nejstalejsi modifikaci).

Podle hodnot reak¢niho tepla délime chemické reakce na exotermnia endotermnf:

Exotermni reakce - reak¢ni soustava teplo uvolnuje, AH < 0.

Priklad: 2Ha(g) + 02(g) = 2H,0(g) AH® = -483,6 kJ mol™

Endotermni reakce - reak¢ni soustava teplo pohlcuje, AH > 0.

Priklad: C(s) + 2S(g) = CSa(g) AH’ = 128 kJ mol
Obr. 8-1 Zmeény entalpie soustavy pri chemické reakci
" (a) H (b)
H s mm R s me e Hz“““'“““/'
“ AH<Q J AH>0
5 1% IR ’ 7 RN, S Lol
gas Cas
Legenda: (a) — prub¢h exotermické reakce (b) — pritbeh endotermické reakce

8.3.3. Termochemické zikony

1. Termochemicky zakon: | Reakéniteplo pfimé a zpé&tné reakce je aZ na znaménko

stejné.

Priklad: C(s)+ H,0(g) = CO(g) + Ha(g)  AH=131,16 kJ mol

CO(g) + Ha(g) = C(s) + H,O(g)  AH"=-131,16 kJ mol™

2. Termochemicky zdkon (G. H. Hess, 1840):

Celkové reakéni teplo nezavisi na ptechodnych stavech reakce, ale jen na po€ateénim a

koneéném stavu reakéni soustavy.
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= Zakon umoziuje vypocitat reak¢ni tepla reakei, u kterych je nelze piimo zméfit.

Priklad: C(s) + Ox(g) = COx(g) AH = -392.9 kJ mol™
1) C(s) + 1/20,(g) = CO(g) AH’, =-109,7 kJ mol™
2) CO(g) + 1/20(g) = COx(g) ~ AH’=-283,2 kI mol

AH'’ = AH? + AHS = -392,9 kJmol '

8.3.4. Vypolty reakéniho tepla

= K vypoctim reakéniho tepla lze vyuzit slucovacich nebo spalnych tepel.
= Sludovaci teplo (AH%) latky - reakéni teplo reakce, pii niz vznika 1 mol této latky z prvka.
Slu¢ovaci tepla prvkl ve standardnim stavu jsou rovna nule.

AH' = Z (V AHSI )prodA - Z (V AHSI)WM

. Clen na pravé strané: soucet slucovacich tepel produktt
. Clen na pravée strané: soucet slucovacich tepel vychozich latek.

N =

= Slucovaci tepla je vzdy nutno vynasobit stechiometrickym koeficientem (v) pfislusné latky v
chemické rovnici.

= Spalné teplo (AHOSP) latky - reakcni teplo uvolnéné pti dokonalém spaleni 1 molu latky na
stalé oxida¢ni produkty (H,O, CO; apod.).

AH® = Z(V AH;’)WL‘/JA B Z(V AHSP)pmd

. Clen na pravé strané: soucet spalnych tepel vychozich latek
. Clen na pravé strané: soucet spalnych tepel produkti.

N =

= Spalna tepla je vZdy nutno vynasobit stechiometrickym koeficientem (v) pfislusné latky v
chemické rovnici.

= Slucovaci a spalna tepla se udavaji v &/ mol’ a jsou tabelovina pro sloudeniny za
standardnich podminek.

Z Shrnuti

Pri kazdé chemické reakci dochdzi k uvoltiovini nebo spotfebé energie ve formé tepla. Toto
teplo se nazyvd reakcni teplo a nejcastéji se vyjadiuje jako zména stavové funkce entalpie
(AH). Podle hodnoty AH délime reakce na exotermni a endotermni. Tepelné zabarveni
chemickych reakci se fidi dvéma termochemickymi Zikony. S jejich pomoci Ize reakcni tepla
reakci pocitat. Ze zmény entalpie Ize usuzovat také na samovolnost chemickych déjii. U vEétSiny
spontinné probihajicich déjii se entalpie soustavy sniZuje. Pozor, zména entalpie neni jediné
kriterium, které uréuje samovolny priibéh chemickych déjii.
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? Otazky k opakovani

8. Zména vnitfni energie soustavy se projevuje:
a) pouze uvolilovanim nebo spotiebou energie ve formée tepla (Q),
b) pouze kondnim mechanické prace (W),
¢) uvoliovanim nebo spotiebou energie ve forme tepla (Q) a prace (W),
d) zddnou z uvedenych moZnosti.

9. Pfiexotermnireakcije:
a) AH < 0, reak¢ni teplo se spotiebuje c) AH > 0, reak¢ni teplo se spotiebuje
b) AH <0, reak¢ni teplo se uvoliluje d) AH > 0, reak¢ni teplo se uvolnuje

10. Reakeni teplo reakce 2HgO(s) = 2Hg(s) + O(g) je AH’ = 180,8 kImol™. Jak4 bude
hodnota reakéniho tepla reakce: 2Hg(s) + Ox(g) =2HgO(s) ?

11. Reakéni teplo reakce  Mg(s) + 2HCI(g) = MgClx(s) + Ha(g) je AH=-456 kImol.
Jaké bude reakéni teplo reakce, vznikne-li 6,5 molu vodiku.

12. Urdete hodnotu AH? pro reakei Sn(s) + 2Cly(g) = SnCly(l), je li pro reakei:
Sn(s) + Cly(g) = SnCly(s) AH’=-349.4 kJmol

a pro reakci: SnCly(s) + Cla(g) = SnCly(l)  AHy =-195,2 kJmol ™.

13. Dokazte platnost Hessova zdkona pro reakci vzniku oxidu sirového.
Vysledna reakce: S(s) + 3/20,(g) = SO5(g) AH" =-391,93 kJ mol™
Diléi reakce: 1) S(s) + Ox(g) = SO4(g) AH) =-296,93 kJ mol !

2) SO, (g) + 1/205(g) = SOs3(g) AH) =-95,00 kJ mol!

14. Ze spalnych tepel jednotlivych latek vypoctéte reakéni teplo esterifikace:
C,HsOH(1) + CH3;COOH(1) = CH3COOC,Hs(1) + H>O(1)

AH?  CoHsOH(1) = -1373,3 kI mol™! AH?  ,CH;COOC,Hs(1) = 2279,3 k] mol™!
AH?  CH;COOH(1) = 870,9 kJ mol” AH?  HO(1) = 0 kJ mol”
Pomidmka

Vice piikladi na vypocet reakénich tepel naleznete ve skriptu: Priklady zchemie, J. Trzil, J.
Ullrych, V. Slovék, Ostrava 1994 a nov¢jsi vydani, str. 91 — 95.
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5

Vyklad

5

8.4. Chemicka kinetika

= (Cast chemie, kterd vySetfuje, jakou cestou a jak rychle dospiva reakéni soustava z
pocatecniho stavu do ur¢itého stavu konecného.

= Na rozdil od termochemie studuje chemicka kinetika reakéni systém v  kterémkoliv
okamzZiku.

=  Konec¢nym cilem chemické kinetiky je objasnéni reakcnich mechanizmii.

Reakéni mechanizmus - cesty (napf. dil¢i chemické reakce), po kterych piechazi reakéni

soustava z pocatec¢niho do kone¢ného stavu. Podle reakéniho priibéhu délime chemické reakce na

Jednoduché a sloZené.

» Jednoduché reakce - jejich prib¢eh Ize vyjadrit jedinou rovnici

= Slozené reakce - jejich pribéh se vyjadiuje soustavou rovnic. Patii sem reakce bocné a
reakce ndsledné.

Priklady jednoduchych reakci:

= syntézni reakce Fe+ S=FeS
» samovolné radioaktivni rozpady %S Ra=" Rn+ja

Priklady slozenych reakci:

C,H,OH—— C,H, + H,O
C,H,OH —*— CH,CHO+ H,

=  bocéné reakce

1. 2NO=N,O,
* nasledné reakce 1I. N,O, + Cl, =2NOC]
2NO+ CL, =2NOCI

84.1. Reakéni rychlost
= Je dana casovym Ubytkem latkového mnoZstvi kterékoliv vychozi latky nebo pfirtistkem
latkového mnozstvi kteréhokoliv produktu reakce délenym stechiometrickym koeficientem

této latky.

Reakéni rychlost (J) je pro obecnou latku Buréena vztahem:
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_ 1 dn,
v, dt

kde ¢je Cas a vgje stechiometricky koeficient latky B v chemické rovnici.

Reakéni rychlost je podil abytku latkového mnozstvi n€které z vychozich latek nebo
ptirdstku latkového mnozZstvi n€kterého zproduktd a soudinu stechiometrického
koeficientu a ¢asového intervalu.

» Jednotkou reakéni rychlosti je mo/s™.
* Pro izochorické reakéni déje (V = konst.) 1ze reakéni rychlost vyjadfit jako ¢asovou zménu
molarni koncentrace latky B.
1 dc,
v, dt

V=
= Jednotkou takto upravené reakéni rychlosti je mo/ dm”s”.

8.4.2. Teorie chemické kinetiky

Srazkova teorie - podminkou vzniku chemické reakce mezi dvémi molekulami latek je jejich
vzijemnd srdzka.
= Aby byla srazka ucinna (tj. vedla k chemické reakci), musi byt splnény tyto podminky:

a) molekuly latek musi byt v okamziku srazky vici sobé vhodné prostorové orientovidny.

b) molekuly latek mus/ mitv okamziku srazky dostatecné vysokou kinetickou energii.

* Minimalni energie potiebna k uskuteénéni chemické reakce se nazyva aktivaéni energie E .
Jeji hodnota je dana rozdilem potencidlnich energii aktivovaného komplexu a vychozich
latek.

Teorie absolutnich reakénich rychlosti - pfedpoklada, ze v okamziku srazky vznika novy

nestaly celek - aktivovany komplex.

= V aktivovaném komplexu dochazi soucasn¢ k oslabovani pluvodnich vazeb (energie se
spotfebovava) a vytvareni vazeb novych (energie se uvoliuje).

» Protoze kazda molekula produkti chemické reakce musela projit aktivovanym komplexem,
je reak¢ni rychlost uméma koncentraci aktivovanych komplexda.

8.4.3. Faktory oviiviiujici rychlost chemické reakce

Vliv koncentrace reagujicich latek — popisuje Guldbergtiv-Waageiv zékon:

Rychlost chemické reakce je imérnd soulinu okamztych koncentraci reagujicich
(Y. vwyehozich) litek (Guldberg, Waage, 1867).
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Pro reakci aA + bB =cC + dD lze uvedenou zavislost vyjadfit kinetickou rovnici:
v = kcch

kde konstanta imérnosti & je rychlostni konstanta.

Obr. 8-2 Priibéh reakce jodu s vodikem.

Energie '?_‘_ } 'T‘—

|
|
5

|
Vychozi molekuly [ Aktivovany
I komptex

Moiekuly produkil Cas

'}
|
f
[
!

Soucet exponentli v kinetické rovnici se nazyva tad reakce. U jednoduchych reakci jsou
exponenty totozné se stechiometrickymi koeficienty reaktanti, u slozitéjSich reakci se
ziskavaji experimentalng.

Rad reakce slouzi k objasiiovani reakénich mechanizmd.

Vliv teploty na rychlost chemické reakce matematicky vyjadiuje tzv. Arrheniova rovnice -
fesi vztah mezi rychlostni konstantou dané reakce a teplotou.

k= Ae_(%j

A je konstanta umémosti (tz. frekvencni faktor), £ 4 je aktivacni energie, R je molarni plynova
konstanta (R = 8,314 JK'lmol'l), T je termodynamicka teplota a e je zdklad pfirozenych
logaritmt (e = 2,718).

. , E S ..
Vzroste-li teplota, klesa hodnota exponentu R_;" v Arrheniové rovnici a rychlost reakce

vzrusta.

90



Chemie I - Pruvodce studiem

Vliv katalyzatoru

Legenda:

A, B - reaktanty
K - katalyzator
AB - produkt
[...] - aktivovany

Rychlost chemickych reakci ovlivituje ptfitomnost nékterych latek, a to i v nepatrném
mnozstvi. Jev se nazyva katalyz a latky, které jej zpusobuji katalyzitory.

Katalyzator - latka, ktera jiz v nepatrném mnozstvi znacné ovliviiuje rychlost chemické
reakce a pfitom vychazi z reakce nezménéna. Zvysens rychlosti reakce je zpusobeno snizenim
aktivacni energie, protoze reakce probiha jinym mechanizmem.

Pozitivni katalyzator - urychluje chemickou reakci

Negativni katalyzator (inhAibitor) - zpomaluje chemickou reakci.

Funkce katalyzidtorti spociva v ptednostni tvorb&€ meziproduktd, které se b&hem
néasledné reakce rozkladaji. Tyto meziprodukty vytvotfené s pozitivnim katalyzatorem
snizuji velikost hodnoty aktivaéni energie dané reakce, a tim zvy$uji jeji rychlost (viz
obr. 8-3).

Obr. 8-3 Energeticky diagram nekatalyzované (a) a katalyzované (b) reakce.

& (A....B]

komplex

(@) (b}

Katalyzu délime podle prostiedi, ve kterém probihd, na Aomogennia heterogenni.
Homogenni katalyza - reagujici latky i katalyzator jsou ve stejné fazi (obvykle v plynné
nebo kapalné).

Heterogenni katalyza - katalyzator je v jiné fazi (obvykle tuhé) nez reagujici latky (obvykle
v kapalné nebo plynné fazi), viz obr. §4.
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Obr. 84 Schéma katalyzované syntézy amoniaku z prvkii

Legenda: a) adsorpce N, katalyzatorem, b) reakce dusikus H,, c¢) desorpce NH;

= Promotory - latky, kter¢ v malych mnoZstvich pozitivné¢ ovliviiuji G¢inek tuhych
katalyzatort.

= Katalyzatorové jedy - latky, které snizuji Gi¢innost katalyzatori a Casto zpusobuji jejich
znehodnoceni (napt. CO, H,S, HCN).

Shrnuti 2

Studiem rychlosti chemickych reakci a faktord, které tuto rychlost oviiviiuji, se zabyvd chemickd
kinetika. Jejim cilem je objasnéni reakénich mechanizmij.

Reakéni rychlost chemické reakce je dina casovym ubytkem Iditkového mnoZstvi kterékoliv
vwchozi Ilitky nebo pfiristkem Ildtkového mnoZstvi kteréhokoliv produktu délenym
stechiometrickym koeficientem této litky. Zavisi na okamzité koncentraci vychozich Ilitek, teploté
reakéni soustavy a na pritomnosti katalyzitoru.

Nezbytnou podminkou vzniku chemické reakce je srdzka cdstic vychozich litek. Aby byla srdZka
ucinnd, musi byt Cdstice pti srdZce vhodné prostorové orientoviny a musi mit dostateCnou
kinetickou energii. Minimilni energie potebni k uskutecnéni chemické reakce se nazyvd
aktiva’ni energie. Nesoulad hodnot aktivacnich energii vypoctenych a experimentsiiné zjisténych
vedl k vypracovdni teorie absolutnich reakénich rychlosti. Tato teorie pfedpokliidi vznik
nestilého reakéniho mezproduktu — aktivovaného komplexu, ktery obsahuje jak oslabené
puvodni vazby, tak i zirodky vazeb novych.
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Otazky k opakovani ®

15. Vyberte spravné tvrzeni. Reakéni rychlost
a) nezavisi na koncentraci vychozich latek.
b) je dana ¢asovym ubytkem latkového mnozstvi vychozi latky.
c) se snizuje pusobenim katalyzatort.
d) nezavisi na teplot¢.

16. Aktiva¢ni energie E s aktivovaného komplexu je uréena:
a) podilem potencidlni energie aktivovaného komplexu a potencialni energie vychozich latek,
b) sou¢tem potencialnich energii vychozich latek a produkti
c¢) rozdilem potencidlni energie aktivovaného komplexu a potencialni energie vychozich latek,
d) rozdilem potencialni energie aktivovan¢ho komplexu a potencidlni energie produkti

17. Rychlost chemické reakce s rostouci teplotou
a) roste c) neméni se
b) klesa d) zaleZzi na typu reakce

18. Vyberte pravdivé tvrzeni:
a) pfispontanné probihajici reakci se teplo nikdy neuvoliuje
b) katalyzatory zvysuji rychlost reakce, protoZe snizuji aktivacni energii
c) reakéni rychlost nezavisi na koncentraci reaktantii
d) reak¢ni rychlost zavisi pouze na teplote

19. Ur¢ete rychlost chemické reakce, zméni-li se v €asovém intervalu 15 s koncentrace
produktu z 0,20 na 0,40 mol dm™. UvaZujeme, ¥e reakéni rychlost je v tomto &asovém
intervalu konstantni.

20. Rychlost ur&ité reakce pti teplot& 20 °C je 0,10 mol dm™ s™'. Uré&ete rychlost této reakce
pfi teplot& 50 °C, vime-li, Ze p¥i kazdém zvySeni teploty o 10 °C se rychlost reakce vzdy

zdvojnasobi.

21. Urcete celkovy fad reakce: CH3Br + KOH = CH30H + KBr. Zapiste kinetickou rovnici
dané reakce.
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&

Reseni

1. 3BaC12 + 2K3PO4 = Bag(PO4)2 + 6KCl1

2. As>S3;+ 6HCl =2AsCl; + 3H,S. Jedna se o reakci podvojné zdmeny, reakce je heterogenni.
3.b,d,

4.d,

5.b,

6.c,

7. Oxid Zelezity se redukuje uhlikem podle rovnice: Fe,Os + 3C =2Fe + 3CO.
Indexem 1 ozna¢ime Fe,O3 aindexem2 C.M;=159,6 g mol™, M, = 12,0 g mol™,vi=1,v,=3.

vy m M, 3-1000g-12,0 g mol’

m, = —~
v, - M, 159,6 g mol

=225,6¢

8.c,
9.b,
10. Z 1. termochemického zakona plyne, 7e AH" =-180,8 kImol™.

11. AH" = (-456 kJmol™).6,5 = 2964 kImol

12. Z 2. termochemického zakona plyne: AH’ = -349.4 kJmol™ - 1952 kimol™ = -544.6 kJmol™
13. AH" = AH + AH) =-296,93 &J mol™' + (=95,00 &/ mol ") = 391,93kJ mol '

4. A1 =Y (v anl) -3 (vAHS,) = -1373,3 kI mol” + (-870,9 kJ mol')

—(-2279,3 kJ mol™) = 35,1 kJ mol™.

15.b,
16.c,
17.a,
18. b,
» Ac
19. Rychlost reakce lze vypocitat ze vztahu: v = Ve

kde Ac=c,—c;= 0,40 mol dni” - 0,20 mol dni® = 0,20 mol dni®. Po dosazeni dostaneme:
v ﬁ' _ 0,20 mol dm™

At 15s
20. Vysledky lze shrnou do nasledujici tabulky:

=0,013moldm s,

Teplota (°C) Rychlost reakce (mol dm™s™)

20 v=0,1

30 vi=2v=0,2
40 v, =2vi=04
50 V3 = 2V2 = 0,8

21. Kinetickd rovnice uvedené reakce ma tvar: v=4K- Cey 5 - Cxop - Z Kinetické rovnice plyne, Ze

fad reakce = 2.
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9. Chemicka rovnovaha

@ Studijni cile: i"

=  Osvojit si Guldbergliv - Waagetv zdkon chemické rovnovahy a pochopit vyznam rovnovazné
konstanty.

= Naucit se odvodit rovnovaznou konstantu pro libovolnou reakci.

» Na ptrikladu konkrétni vratné chemické reakce umét vysvétlit, jak je mozné ovliviiovat
rovnovahu tohoto systému.

Obsah

9.1. Charakteristika chemické rovnovahy
9.2. Rovnovazna konstanta reakce

E——” Vyklad E——”

9.1. Charakteristika chemické rovnovahy

Chemické rovnovaha - stav soustavy, v némz se nemén/ jeji slozeni, i kdyz v ni neustale

probihaji chemické déje. Ustavena rovnovaha ma charakter dynamické rovnovihy.

= Homogenni chemicka rovnovaha - vSechny reak¢ni slozky jsou v jedné fazi.

= Heterogenni chemicka rovnovaha - v reakéni smési je vice fazi.

= Kazda reakce probiha do ustaveni rovnovazného stavu, ktery je charakterizovan hodnotou
rovnovizné konstanty K.

= Reakce shodnotou rovnovazné konstanty blizkou 1, které lze zménou podminek (napft.
zménou koncentrace latek) snadno obracet se nazyvaji vratné reakce. V reak¢ni soustave
jsou stale pfitomny jak vychozi latky, tak i produkty.

= Nevratné reakce - probihaji kvantitativné - tedy tak dlouho, dokud se nespotiebuji vychozi
latky.
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9.2. Rovnovazna konstanta reakce

= Slouzi k fyzikdlnimu popisu chemické rovnovahy dané reakce.
* Podminkou chemické rovnovahy je vyrovnani rychlosti pfimé a zpétné reakce.

Priklad: Pro obecnou reakci typu aA+ bB<> cC+ dD

je rychlost pfimé reakce v, =k[A'[B]’

je rychlost zpétné reakce v, =k [C]'[D]’
Podminka rovnovéhy: v, =v, = &[4[ Bl = k,[C][ D]/

Pozn.: index r vyjadiuje rovnovaznou koncentraci.

Vyrazy v hranatych zavorkéach vyjadiuji relativni latkové koncentrace, definované vztahem:

[A]=—=

B 1 moldmi

= Rovnovazna konstanta pro vySe uvedenou obecnou reakci se odvozuje z podminky
rovnovahy a bude mit tvar:

_k& _[co]

"k [4p[8]

kde index cu rovnovazné konstanty znamena, Ze byla vyjadiena pomoci latkovych
koncentraci reagujicich latek. Index r vyjadiuje rovnovaznou koncentraci.
= Vztah pro K. se nazyva Guldbergiv - Waagetv zakon rovnovahy:

Soucin relativnich rovnovdzZnych koncentraci produkti, umocnénych prislusnymi
stechiometrickymi koeficienty, déleny soucdinem relativnich rovnoviznych koncentraci
vychozich Ilitek, umocnénych pfislusnymi stechiometrickymi koeficienty, je pro danou

reakci a teplotu konstantni.

Priklad:  Pro reakci H,(9)+1,(g)=2HI(g)

(a1},

bude mit rovnovazna konstanta tvar K, = +——=—F——.
[a,],[2],

96



Chemie I - Pruvodce studiem

A

- =[] -1

Obr. 9-1 Zmény rychlosti a koncentraci pri ustaveni dynamické rovnovahy reakce:

Ha(g) + Ix(g) = 2HI(g)
a) zmény rychlosti, vychazi-li reakce z H> a I
b) zmény koncentraci, vychazi-lIi reakce z H> a I,
¢) zmény koncentract, vychazi-Ii reakce z HI

= U reakci probihajicich v plynné fazi lze rovnovaznou konstantu vyjadfit i relativnimi
parcialnimi tlaky (p;)- slozek.

Priklad: Pro reakci H,(9)+1,(g)=2HI(g2)

(pHI)i
(pH2 )r(pJ2 ).

bude mit rovnovazna konstanta tvar: K =

= Relativni parcidlni tlak je pomér parcidlniho tlaku latky ke zvolenému standardnimu tlaku pg.
Obvykle je py = 101,325 kPa.

* Mezi rovnovaznymi konstantami K. a K, existuje vzdjemny vztah, umoziujici jejich
prepocet:

Av
cORTj

K =K,
! [ Po

kde ¢y = Imoldm?, po= 101,325 kPa, Av je rozdil stechiometrickych koeficientl reagujicich
latek.

Pro uvedenou reakei: Av=2-(1+1)=0,pak K, =K..
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9.2.1. Heterogenni chemickd rovnovdha

=V heterogennich soustavach nejsou vSechny slozky ve stejné fazi.
* RovnovaZna konstanta je v heterogennich soustavach definovana pouze parcialnimi tlaky
plynnych latek nebo koncentracemi latek ptitomnych v nenasyceném roztoku.

Priklad:
A) rozklad uhli¢itanu vapenatého:

CaCOs(s) = CaO(s) + COx(g)

Rovnovazna konstanta: K, = ( Pco, )r

B) Vytésnovani medi zinkem:
CuSO4(aq) + Zn(s) = Cu(s) + ZnSO4(aq)

[aso,],
° [CUS04 ]r

Rovnovazna konstanta:

N s

9.2.2. VyuZiti rovnovdznych konstant

= Podle hodnoty rovnovazné konstanty lze predpovédét, kterym smérem bude reakce probihat a
na které strané se ustavi rovnovazny stav.

Diusledky:

K >10° rovnovéha je zcela vpravo
(v systému existuji prakticky jen produkty)

K=1 rovhovaha je uprostied

K <10° rovnoviha je zcela vlevo
(v systému existuji prakticky jen vychozi litky)

9.2.3. Faktory oviiviiujici chemickou rovnovihu

= Vliv reakénich podminek na rovnovazné slozeni soustavy je dan obecnym principem akce a
reakce (Le Chatelier, K. F. Braun, J. H. van‘ t Hofh:

Poruseni rovnovdhy vnéjsim zisahem (akci) vyvoldvd déj (reakci) smétujici ke zruseni
uicinku tohoto vnéjsiho zisahu.
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A) Ovliviiovani rovnovazného sloZeni soustavy zménou koncentrace

Priklad:
CH;COOH + C,HsOH = CH;COOC,H;5 + H,O

_ len,cooc, w,|,[#,0],
" |cH,cooH| |C, H,0H],

»  Odebirdni produktu (CH;COOC;,Hs) vede k posunu rovnovahy doprava.
»  Pridinim vychozi Iitky (napt. CoHsOH) se rovnovaha posouva doprava.

B) Ovliviiovani rovnovéazného slozeni soustavy zménou tlaku
= Zménou tlaku lze ovliviiovat chemickou rovnovahu u reakci, v nichz se meéni latkova
mnozstvi plynnych reakénich slozek.

Priklad:
NH4Cl(g) = NHs(g) + HCl(g)

_ (pNH3 ) (Prcr)
(pNH4C1)r

K

p

»  SniZenim tlaku se posouva chemicka rovnovéha doprava (ve sméru zvétSeni latkového
mnoZstvi a tim i objemu).
»  Zwyseni tlaku vede k posunu rovnovahy do/eva (ve sméru zmenseni latkového mnozstvi).

C) Ovlivitovani rovnovazného sloZeni soustavy zménou teploty

* Endotermni reakce - s rosfouci teplotou roste hodnota rovnovazné konstanty, rovnovaha se
posouva doprava (k produktim).

* Exotermni reakce - s rostouci teplofou kleséd hodnota rovnovazné konstanty, rovnovéaha se
posouva vievo (k reaktantim).

D) Ovliviiovani rovnovazného sloZeni soustavy katalyzatorem

Priklad:
* nekatalyzovana reakce: A, +B,=2AB
2
rovnovazna konstanta: K = _[AB ]r
[/12 ]r [BZ ]r
= katalyzovana reakce: I.2K + A, =2KA
I1.2KA + B, =2K +2AB
2 2 2
rovnovazné konstanty: . = [12(14;], K, = [K]rz[AB]r
[&[[4], [kAL[B,],
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e o 48]
Vysledna rovnovazna konstanta: K, = K, K, -

” =T [allz]

» Katalyzator urychli ustaveni rovnovahy, neovliviiuje vSak hodnotu K, a tedy ani
rovnovazné slozeni soustavy.

Moznosti ovliviiovani rovnovazného slozeni reakcni soustavy shrnuje nasledujici Tab. XIV.

Tab. XIV Prehled aplikaci principu akce a reakce na chemickou rovnovahu.

Vnéjsi zasah (akce) Posun rovnovahy (reakce)
ptidani vychozi latky ve sméru produktil
ptidani produktu ve sméru vychozich latek
odebirani produktu ve sméru produktil
zvySeni tlaku ve sméru mensiho objemu
sniZeni tlaku ve sméru veétSiho objemu
sniZeni teploty ve sméru exotermni reakce
zvySeni teploty ve sméru endotermni reakce

Z Shrnuti Z

Chemickd rovnovdha se ustavuje v soustaveé litek, mezi nimiz probihaji vratné chemické reakce.
Jsou-Ii vSechny reakcni sloZky v jedné fiz, jednd se o rovnovihu homogenni. Je-Ii reakéni smés
tvofend vice fizemi, je rovnovdha heterogenni. Vratné chemické reakce jsou reakce probihajici
obéma sméry. Vyslednd rychlost pfemény je dina rozdilem rychlosti reakci vobou smérech.
V ptipadé ustaveni rovnovdhy se reakcni rychlosti v obou smérech vyrovndvaji a vyslednd rychlost
reakce klesd na nulu. SloZeni soustavy se jiz dile neméni, 1 kdyZ obé reakce probihaji nadile.
Ustavend rovnoviha m4 charakter dynamické rovnovihy.

KazZdou chemickou rovnovdhu Ize charakterizovat rovnovdznou konstantou. Tato konstanta je
matematickym vyjdditenim Guldbergova — Waageova zikona, podle néhoZ je soulin rovnovédznych
koncentraci produkti, umocnénych na ptislusné stechiometrické koeficienty, déleny souclinem
rovnoviznych koncentraci vychozich ldtek, umocnénych na prislusné stechiometrické koeficienty,
konstantni. V pfipadé plynnych soustav Ize jejich rovnovdzné sloZenf vyjadrit i parcidlnimi tlaky
Jednotlivych sloZek.
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V heterogennich soustavich je rovnovidZni konstanta definovdna pouze parcidlnimi tlaky
plynnych Ilitek nebo koncentracemi ldtek pfitomnych v nenasyceném roztoku.

Vliv reakénich podminek na rovnovdzné sloZeni soustavy je din principem akce a reakce.
Rovnovizné sloZeni soustavy Ize v souladu s timto principem oviiviiovat zménou koncentraci,
teploty, popr. tlaku.

Otazky k opakovani

1. Zapiste riznymi zplsoby rovnovaznou konstantu reakce:
Nx(g) + 02(g) = 2NO(g) AH =180 kJ mol”

2. Jak ovlivni zvySeni teploty nebo tlaku rovnovahu reakce uvedené v ptikladu 1?

3. NapiSte rovnovaznou konstantu pro uvedené rovnovazné systémy:
a) 2Cl, (g) + 2H,0 (g) =4HCI (g) + 01 (g)
a) C(s)+CO2(g)=2CO(g)
¢) NH4HS (s) = NHj3 (g) + HaS (g)

4. Chemicka rovnovaha v reakénim systému je charakterizovana:
a) neustdle proménnou koncentraci vychozich latek a produkti,
b) neménnou koncentraci vychozich latek a proménnou koncentraci produkti,
¢) proménnou koncentraci vychozich latek a neménnou koncentraci produkti,
d) neménnou koncentraci vychozich latek a produkti.

5. Guldbergiv - Waagelv zakon byl odvozen na zakladé¢ zavislosti:
a) rychlosti chemické reakce na koncentracich vychozich latek,
b) energie chemické reakce na tepelném obsahu latek,
c¢) rychlosti chemické reakce na potencialni energii produkti,
d) rychlosti chemické reakce na potencidlni energii vychozich latek.

6. Vyberte spravné tvrzeni pro rovnovazné reakce:
a) zvySeni teploty ma vliv na vzrist koncentrace produktli exotermni reakce,
b) pfi odebirani produktu dochazi ke zvyseni koncentrace vychozich latek,
¢) zmeéna tlaku nema vliv na rovnovaznou reakci, pfi niz se latkové mnozstvi plynnych slozek
nementi,
d) odebirani produktu neovliviiuje rovnovazny stav reakce.
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7. Ma-li systém vysokou hodnotu rovnovazné konstanty znamena to, ze v systému:
a) existuji prakticky jen produkty,
b) existuji prakticky jen vychozi latky,
c¢) jsou koncentrace vychozich latek i produkth prakticky stejné,
d) reakce probiha typicky vratné.

8. Vypoététe prumérnou hodnotu rovnovazné konstanty systému:
4H,0 (g) + 3Fe (s) =4H, (g) + Fe304 (s)
pii teplot& 900 °C na zdklad& t&chto experimentalnich udaji:

(pH2): 14,2 30,6 674 50,1
(Pm20): 100 21,5 46,6 36,4

9. Dopliite tabulku pro reakci: CH;COOH (1) + C,HsOH (1) = CH3COOC,H;s (1) + HyO (D).

Rovnova¥né koncentrace (mol dm™)

CH,COOH () CH:OH(I)  CH;COOCH; (1) mo @  odnotake
0,829 0,009 0,171 0,171
0,333 0,333 0,667 0,667
1,320 0,142 0,858 0,858
0,034 7,034 0,966 0,966

Vypoététe primérnou hodnotu rovnovazné konstanty tohoto systému.

10. Rovnovazna konstanta systému: H, (g)+ 1> (g) =2HI (g) je 66,5 pfi 633 K
a 50,7 pti 713 K.
a) Reakce zleva doprava je exotermni nebo endotermni?
b) Jaka je hodnota rovnovazné konstanty K; systému: % H» (g) + Y2 1> (g) = HI (g) pti
teplot€ 633 K a 713 K.
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s

Reseni

—

SRR

__[nof
© vllol

(pNO)i

nebo =7
(pO2 )r(p]\/2 )r

p

. zvySeni teploty - rovnovaha se posune doprava (ve prospéch NO)

zvySeni tlaku - nenastane posun rovnovahy (stejna latkova mnozstvi vlevo i vpravo)

(pHCI)j: (po2 ), (pCO)2
.a) K = , b) K =—=—, c) K =
) K (pCI2 )i (szo)i : g (pco2 ). )& (pNH3 )r(szS)r
d,
a,
C,
a
. Vysledky jsou shmuty v nasledujici tabulce:
(Pu2): 14,2 30,6 67,4 50,1
(Pm20): 10,0 21,5 46,6 36,4
4
szzqhh)l 4,07 4,10 4,38 3,59
(p H,0 )r
Primér K, 4,04
. DopInéna tabulka:
RovnovaZné koncentrace (mol dm™) Hodnota K
CH3;COOH (1) C,H;sOH (1) CH3;COOC,H; (1) H,0 (1) °
0,829 0,009 0,171 0,171 3,92
0,333 0,333 0,667 0,667 401
1,320 0,142 0,858 0,858 3,93
0,034 7,034 0,966 0,966 3,90

Priméma hodnota rovnovazné konstanty je 3,94.

10. a) Reakce je exofermni, hodnota rovnovazné konstanty se vzrustajici teplotou klesa.

b) K, = JK . Pro teplotu 633 K je hodnota rovnovazné konstanty 8,15 a pro teplotu 713 K
pak 7,12.
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10. Iontove rovnovahy

©

Studijni cile: i"

= Umét vysvétlit pojmy elektrolyticka disociace, elektrolyt a neelektrolyt, pochopit vyznam
disociac¢ni konstanty.

= Znat zakladni principy protolytickych, srdZecich a redoxnich reakci. Umét tyto reakce
identifikovat.

= Osvojit si Bronstedovu teorii kyselin a zasad. VEédét, co je to konstanta acidity resp. konstanta
bazicity a k cemu obé€ konstanty slouzi .

= Pochopit vyznam soucinu rozpustnosti.

= Znat definici pH, védét jakych hodnot pH miiZze nabyvat kysely, neutrdlni a zésadity roztok.

= Definovat pojmy oxidace a redukce, v konkrétni redoxni reakci poznat oxida¢ni a redukéni
¢inidlo.

= Podle hodnoty E’a postaveni kovu v elektrochemické fad¢é napéti kovi umét odvodit redoxni
vlastnosti dané¢ho kovu.

Obsah

10.1. Elektrolyticka disociace latek
10.2. Protolytické rovnovahy

10.3. SraZeci rovnovahy

10.4. Oxida¢n&-redukéni rovnovahy

E——” Vyklad E——”

10.1. Elektrolyticka disociace latek

Tontové rovnovéahy - jedna se o homogenni nebo heterogenni rovnovahy v soustavach, v nichz
nekteré castice nesou elektricky naboj. Mezi tyto rovnovahy patii reakce profolytické, srdzeci,
oxidacné-redukcni aj.
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Elektrolyticka disociace - dé¢j, pti kterém se molekuly nékterych latek $t€pi v roztoku na nabité

Castice - ionty.

» Latky podl€hajici elektrolytické disociaci se nazyvaji elektrolyty.

= Mezi elektrolyty patii: kyseliny, zisady, soli

» 7 hlediska vazebnych sil délime elektrolyty na iontové slou¢eniny nebo molekulové
slou¢eniny s polarnimi vazbami.

Tontové slou€eniny - soli a nékteré hydroxidy (KOH, NaOH).

= Obsahuji ionty jiz v tuhém stavu, jsou vSak nepohyblivé.

= Pfi rozpousténi v polarnich rozpoustédlech (napt. H,O) jsou ionty z krystalu plisobenim
dip6lovych molekul rozpoustédla vytrhavany a prechdzeji do roztoku - stavaji se volné
pohyblivymi. Uvolnéné ionty jsou nasledné¢ solvatovany (hydratovany).

Solvatace - obklopeni uvolnénych iontl urcitym poctem molekul rozpoustédla (v ptipadé vody

hovotime o hydrataci).

= Pfi solvataci (hydrataci) dochazi k uvoliiovani energie.

Obr. 10-1 Rozpousteni iontové slouceniny a ndsledna solvatace

@C’D@@@@ & D @
COO . & @
®

O, A

@ - kation @ ... anion ... molekula rozpoustédla

Molekulové slouéeniny s poldrnimi vazbami - kyseliny a ¢etné zasady (napt. HC1, HNO3, NH3)

= Tyto slouceniny bez ptitomnosti polamiho rozpoustédla, napf. v bezvodém stavu, ionty
neobsahuji. Vznik ionth je wysledkem chemické reakce mezi molekulami rozpoustédla a
elektrolytu.

= Chemicka reakce se oznacuje jako protolyticka reakce.

Priklad:
HCI+ H,0= H,O0" +CI"

nebo
NH, + H,O= NH, + OH

Latky nepodléhajici elektrolytické disociaci se nazyvaji neelektrolyty. Patfi k nim fada
organickych latek (napf. cukr, mo€ovina).
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Disocia¢ni konstanta (Kg4) - charakterizuje miru disociace latky.
= Vyjadfuje rovnovahu mezi disociovanymi ionty a nedisociovanymi molekulami.
=  Pro elektrolyt obecného vzorce BA, kde probiha disociace podle rovnice:

BA=B'+A"

_lzllx]

Je disocia¢ni konstanta K, [84]

Podle velikosti disociacni konstanty rozezndvime:
» silné elektrolyty - jsou v roztoku pfi vSech koncentracich zcela disociovany (napt. NaCl,
KNOj3, NaSO4, NaOH, KOH, Ca(OH), atd.)

= disocia¢ni konstanta nabyva vysokych hodnot, [F ], [A‘ ], >> [BA],

= slabé elektrolyty - jsou v roztoku disociovany pouze ¢aste¢né¢ a kromé iontli obsahuji i
nedisociované molekuly (napt. H,CO;, HCN, H,S, NH;.H,O, organické kyseliny jako
HCOOH, CH3COOH a organické zasady)

= disocia¢ni konstanta nabyva nizkych hodnot, [F ]r [A‘ ]r << [BA],

» Pfechod mezi silnymi a slabymi elektrolyty tvofi tzv. sttedné silné elektrolyty

10.2. Protolytické rovnovahy

= Ustavuji se v soustavach, kde pti reakci dochazi k vyméné protonli mezi reagujicimi latkami.
Reakce se oznacuji jako protolytické, reagujicimi latkami jsou kyselinya zisady.

= Kyselina - latka, ktera pfedava proton ve formé H” jiné latce. Kyselina je darce - donor -
protonu (Bronstedova teorie).

= Zéisada - latka, kterd je schopna pfijimat proton ve form& H' od jiné latky. Zasada je
piijemce - akceptor - protonu (Bronstedova teorie).

Priklad:
HNO, + H,O= H,0" + NO;

Pozn.: lont H;0" se oznaduje jako oxoniovy kation.
Kazdou protolytickou rovnovahu lze formalné rozdélit na dvé dil¢i rovnovahy.

Priklad:
HNO, =H" + NO;, a H,O0+H =H,0O"

HNO; odstépuje proton - kyselina, H,O proton piijima - zisada.

» Kazda kyselina ma svoji konjugovanou zisadu, kterd z ni vznika pfi ztraté protonu.
» Kazda zdsada ma svoji konjugovanou kyselinu, ktera z ni vznika pfijetim protonu.
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Priklad:
HNO, = H" + NO;

kyselina= H" + konjugovand zisada

H,0+ H' = H,O"

zisada+ H* = konjugovami kyselina

= Kyselost nebo zasaditost latky se projevuje teprve v okamziku jejiho styku s dalsi latkou, kdy
jedna z latek je donorem a druha akceptorem protonu.

= Nekteré latky (napf. voda) vystupuji v protolytickych reakcich jednou jako kyseliny a jindy
jako zasady - maji amfoterni charakter.

Priklad: HCI+ H,O0= H,O" + CI H,O0 plni funkei zasady.

NH, + H,O= NH, + OH" H,O plni funkci kyseliny.

Obr. 10-2 Schéma obecné protolytické reakce.

konjﬁugpvdn)" par 1

l kyselina 1' + + IZéSGdG“ |

10.2.1. Disociace kyselin a zisad

Elektrolyticka disociace kyseliny ve vod¢ vede k ustaveni protolytické rovnovahy, kterou lze
charakterizovat rovnovaznou konstantou K.

Priklad: Pro reakci HF +H,0 = H30Jr +F~

. S . _[F_]r[H30+]r
ma rovnovazna konstanta tvar: KC =
[#F],[#H,0),
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= Ve vodném roztoku je voda vzhledem ke kyselin¢ ve velkém nadbytku, jeji koncentrace se ani
pii disociaci kyseliny prakticky neméni. Lze ji proto zahrnout do nové konstanty, tzv.
disociaéni konstanty kyseliny - konstanty acidity (Ka).

_ro]lF]
[#F],

A
Disledek: Cim vy$¥i je konstanta acidity, tim je kyselina siln&j#i.
Elektrolytickd disociace zadsady ve vod¢ vede k ustaveni protolytické rovnovahy, kterou lze

charakterizovat rovnovaznou konstantou K nebo z ni odvozenou disociaéni konstantou zasady
- konstantou bazicity (Kg).

Priklad:
Pro reakci NH; + H,0 =NH, + OH"

_[nmc o],
[vH ],

ma konstanta bazicity tvar: K,

vvvvv

= Pro obecnou reakci typu: HA +H,0 =H3;0"+ A™ plati, Ze:
K (HA)- K, (A )= K, =1,0-10"

Ky v uvedené rovnici je iontovy soucin vody. Silna kyselina je tedy vzdy konjugovana se
slabou zasadou a obracené.
= Hodnoty konstant acidity a bazicity rtiznych latek jsou tabelovany.

10.2.2. Disociace vody a pH
» Voda je latka amfoterniho charakteru. Nékteré jeji molekuly funguji jako kyseliny, jiné jako

zasady.
* Disociace vody - autoprotolyza vody - probiha podle rovnice:

H,0+ H,0=H,0" + OH"

a lze ji charakterizovat rovnovaznou konstantou ve tvaru:

108



Chemie I - Pruvodce studiem

» Pii disociaci vody pfipadd pii 25 °C na dvojici ionti H;O" a OH asi 555 miliont
nedisociovanych molekul vody.

= Koncentrace nedisociovanych molekul je tedy prakticky konstantni a Ize ji zahrnout do noveé
konstanty — iontového sou¢inu vody.

K, =[#,0L K. =[#,0' | [or] =10-10™

Souéin koncentraci H;O™ a OH™ je roven Ky nejen v &isté vodg, ale i ve vodnych roztocich.
Hodnota Ky zavisi na teploté.

Protoze pocitani se zapornymi exponenty je nepraktické, byla zavedena logaritmicka stupnice -
stupnice pH.

DPH je definovidno jako ziporny dekadicky logaritmus relativni rovnovazné koncentrace
oxoniovych kationtii H;0O'.

pH = —log [H3 o ]r

Tab. XV Rozdéleni roztokii podle hodnot pH.

Typ roztoku Koncentrace iontt pH
neutrdlni 7
kysely <7
zdsadity >7

10.2.3. Neutralizace, hydrolyza soli

Neutralizace - protolytickd reakce vodného roztoku kyseliny s vodnym roztokem zasady, pii
které dochézi ke spojovani pfevazné vétsiny iontd H3O" a OH™ na neutralni molekuly H,O.

= Vedlejsim produktem kazdé neutralizace je vznik soli.

Priklad:
HCIl(ag) + NaOH(aq) = H,O(]) + NaCl(aq)

Hydrolyza soli - protolyticka reakce iontl soli s vodou. Touto reakci vznikaji samostatné ionty
H;0" nebo OH, které zpiisobuji, ze vodny roztok soli miize byt neutralni, kysely nebo zasadity.

Priklad: Siil silné kyseliny a slabé zisady

AICI, +3H,0= AOH),(s) + 3HCI
AP + 6H,0= AI(OH),(s) + 3H,0"

109



Chemie I — Privodce studiem

»  Vodny roztok soli AICl; je kysely v disledku tvorby ionti H;O".
Priklad: Stiil silné zisady a slabé kyseliny
K, SO, +2H,0=2KOH + H, SO,

SO;” +2H,0= H,S0, +20H"

= Slabé kyseliny (v tomto piipadé H,SO3) zde piiblizné povazujeme za nedisociované.
*  Vodny roztok soli K»SOjs je zasadity v dusledku tvorby iontd OH".

Priklad: Siil slabé kyseliny a slabé zisady
CH,COONH , + H,0= CH,COOH + NH, - H,O
CH,COO + NH, +2H,0= CH,COOH + NH, + H,O" + OH"

= Slabé kyseliny (CH3;COOH) a slabé zasady (NH3;H,O) zde pfiblizné povazujeme za
nedisociované.

* Vodny roztok soli CH;COONH4 reaguje neutralné v dusledku tvorby stejného mnozstvi
iontd H30 i OH".

* Soli odvozené od silnych kyselin a silnych zasad nehydrolyzuji - vodné roztoky téchto soli
jsou neutralni.

10.2.4. Dalsi typy protolytickych reakci
Ptiklady dalSich typi protolytickych reakci uvadi nasledujici Tab. XVI.

Tab. XVI Zikladni typy protolytickych reakci

10.3. SraZecirovnovahy
= Soli jsou silné elektrolyty - pfi rozpousténi upIn¢ disociuji

» Prida-li se do rozpoustédla sul ve véwim mnozZstvi, nez odpovida nasycenému roztoku,
zUstane pfebytecné mnozstvi soli nerozpusténé.

110



Chemie I - Pruvodce studiem

=  Mezi nerozpusténou soli a jejimi ionty v roztoku se ustavi heterogenni rovnovaha, kterou lze
charakterizovat rovnovaznou konstantou zvanou souéin rozpustnosti (Ks).

Priklad: Rozpousténi siranu barnatého ve vode
BaSO,(s) = Ba> (aq)+ SO; (aq)
soudin rozpustnosti: K, = [Ba2+ ], [SOf‘ ]f

= Stejna rovnovaha se ustavuje, vznika-li v soustave stl (ve formé srazeniny) srdzZecs reakci.
» Diusledek: Cim je souéin rozpustnosti (Ks) men§i, tim je srazenina méné rozpustna.

2 Shrnuti z

Rovnovihy, které se ustavuji vroztocich elektrolytii, se nazyvaji iontové. Vznikaji v soustavich,
vnichZ nékteré Cdstice nesou elektricky niboj. Mezi iontové rovnovdhy rfadime rovnovihy
protolytické, redoxni, sriZeci aj. Jako elektrolyty se oznaluji litky, které se pfi taveni nebo
rozpousténi rozpadaji na ionty. Tento déj se nazyvd elektrolytickd disociace. Elektrolyty, které jsou
v taveniné nebo roztoku prakticky tipIné disociovdny na ionty, jsou silné elektrolyty. Naopak litky
pritomné vroztoku ve formé elektroneutrdinich molekul a jen milo ve formé iontii jsou slabymi
elektrolyty.
Protolytické rovnovdhy se ustavuji v soustavich, kde pti reakci dochdzl k vyméné protonii. Jedns
se o reakce mezi kyselinami a zisadami. Jako kyselina se oznacluje litka schopnd odevzdivat
proton, zisadou je litka, kterd uvolnény proton pfijimi. Silu kazdé kyseliny Ize charakterizovat
hodnotou konstanty acidity, silu zisady pak hodnotou konstanty bazcity. Obé konstanty se
odvozuji od rovnovizné konstanty prislusné protolytické reakce. Nékteré litky mohou protony jak
plijimat, tak odevzdivat O téchto litkdch rikdme, Ze maji amfoterni charakter. Patiff mezi né i
voda, jejiZ disociace se oznacuje jako autoprotolyza vody.
Autoprotolyzu vody Ize popsat novou konstantou, tzv. iontovym soucinem vody (Ky). Tato
konstanta m4 pti teploté 25 °C hodnotu Ky = 1,0.10". Soudin rovnovéznych koncentraci iontii
H;0" a OH je roven Ky nejen v &isté vodé, ale také ve vodnych roztocich. Ionty H;0O" jsou nositeli
kyselych viastnosti, ionty OH naopak zisaditych viastnosti.
ProtoZe pocitini se zdpornymi exponenty je nepraktické, byla zavedena logaritmicks stupnice
zvand stupnice pH. Tato stupnice vychidzi z definice tzv. vodikového exponentu pH:

pH = -log[H307]..
Dalsimi typy protolytickych reakci jsou neutralizace a hydrolyza soli. Neutralizace je reakce
vodného kyseliny s vodnym roztokem zisady za vzniku soli a vody. Jako hydrolyza soli se oznacuje
reakce fontii soli s vodou.
ITontové rovnovihy ustavujici se v soustave, ve které vznikd jeden z produktii ve formé sraZeniny, se
nazyvaji srdZeci. Tyto rovnovidhy jsou charakterizoviny rovnovdznou konstantou zvanou souci
rozpustnosti. Cim mensi je jeji hodnota, tim je sraZenina stélejsi.
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?

i Otazky k opakovani

1. U protolytickych reakci se vyméiiuji:

a) elektrony c) neutrony
b) protony d) ionty
2. Sila kyseliny je charakterizovana:
a) latkovou koncentraci kyseliny ¢) hodnotou pH roztoku
b) hmotnostnim zlomkem kyseliny d) disocia¢ni konstantou kyseliny
3. Vyberte tu dvojici, kterd neni konjugovanym parem ve smyslu Bronstedovy teorie:
a) HCLH" ¢) H,0,H;0"
b) HCI, CI d) HPO.", PO
4.V reakci CH3COO™ + H,O = CH3COOH + OH se H,O chova jako:
a) neutralni latka c) kyselina
b) oxidaéni Cinidlo d) baze

5. Rozhodnéte, ktery ze vztaht plati pro kyselé prosttedi:

a) pH>pOH ¢) [H;0"]<107
b) [OH]< 107 d) pH>7
6. Hodnota iontového souéinu vody se méni:
a) sezmeénou teploty c) v zavislosti na pH
b) se zménou tlaku d) jestala

7. Rovnovahu srazZecich reakci charakterizuje:

a) iontovy soucin vody c) disociacni konstanta

b) soucin rozpustnosti d) ani jedna z uvedenych moZnosti
8. Vyjadtete soudin rozpustnosti pro PbCrO,.
9. Oznacte slaby elektrolyt:

a) chlorid amonny ¢) hydroxid sodny

b) siran draselny d) amoniak

10. Mirou kyselosti vodnych roztoku je:
a) koncentrace kyselina v roztoku c) koncentrace oxoniového kationtu
b) mnozstvi kyseliny v roztoku d) koncentrace oxoniového aniontu

11. Vyberte slouéeninu, ktera ve vod€ vykazuje kyselou reakci:

a) NH4C1 C) (NH4)2CO3
b) Na,SO, d) HCOOK
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12. Napiste

a) konjugované kyseliny k témto zdsadam: H,O, CI’, SO+, NH;s,

b) konjugované zasady k témto kyselinam: H,O, HBr, H,PO,4", NHj.
13. NapiSte rovnice autoprotolyzy nasledujicich rozpoustédel: CH;OH, H,SO4, HCOOH.
14. Vypocitejte koncentraci [H3O+] a [OH7] v roztoku, je-li pH = 5,20, 8,85; 10,78.

15. Urcete, které z vodnych roztokd nésledujicich soli budou kyselé, neutralni nebo
zasadité: NaNO3, NaCN, NH4C1, K3POy4, FeCls.

Pozndmka

Vice ptikladl na vypocet pH naleznete ve skriptu: Pfiklady z chemie pro bakalifské obory, B.
Kostura, M. Gregorova, Ostrava 2004, str. 54 — 57.

5

Vyklad

10.4. Oxidacné - redukéni rovnovahy
= Ustavuji se v soustavach, ve kterych probihaji oxidacné - redukéni reakce.

Oxidaéné - redukéni (redoxni) reakce - reakce, ve kterych se méni oxidacni ¢isla prvka jako
dusledek vzajemnych vymén elektronii mezi reaktanty.

= Pocet pfijimanych a uvoliiovanych elektronti mezi reaktanty v jedné reakci je vzdy shodny.

» Kazdou redoxni reakci Ize formaln¢ rozdélit na dva dil¢i déje: oxidacia redukci.

= Oxidace - reakce, pti které reaktant predava sviyj elektron (nebo elektrony) jinému reaktantu.
Oxidacni ¢islo prvku se uvolnénim elektront zvysuje.

= Redukce - d¢j, pfi kterém reaktant pfijima elektron (nebo elektrony) od jiného reaktantu.

Oxidacni ¢islo prvku se piijetim elektronli snizuje.

Priklad.: CuSO,(aq) + Fe(s) = Cu(s)+ FeSO,(aq)

Cu* +2¢ =Cu® redukce

Fe' —2e = Fe** oxidace
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* Prvek ve vy$sim oxidacnim Cisle je oxidovand forma (Ox), stejny prvek v niz§im oxida¢nim
Cisle je redukovand forma (Red).

= Oxidovana a redukovana forma prvku tvofi konjugovany par - redoxni systém.

= V redoxnich soustavach reaguje vzZdy redukovana forma jednoho redoxniho systému s
oxidovanou formou druhého systému a naopak.

Obr. 10-3 Schéma obecné redoxni reakce.

oxidace

redoxni systém 2

redukce

Priklad: Fe'(red 1)+ Cu™* (0x2) = Fe** (ox1) + Cu’ (red 2)

= Uvedena redoxni reakce pfedstavuje heterogenni rovnovahu, kterou lze charakterizovat
rovnovaznou konstantou (K;) ve tvaru:

_|re]

» U redoxnich reakei se ¢asto pouzivaji pojmy oxidacni éinidlo a redukcéni cinidlo.

= Oxidaéni €¢inidlo - latka oxidujici jiné latky tim, Ze od nich pfijima elektrony a sama se tak
redukuje.

Priklad: Cly, F2, Oz, (MnOs), (Cr,07)%, PbO,, atd.

= Redukéni €inidlo - latka redukujici jiné latky tim, Ze jim pfedava elektrony a sama se tak
oxiduje.

Priklad: Fe, Zn, Na, C, H,, H,S, I', atd.

» Oxidaéni i redukéni vlastnosti — maji latky, které podle typu reaktanti mohou v chemickych
reakcich vystupovat jednou jako oxidac¢ni a jindy jako reduk¢ni ¢inidla.

Priklad: HyO,, MnO,, SO,, Sn*', atd.
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104.1. Oxidaéné-redukéni potencidl

Elektrodovy potencial (Eoxieq) - veliCina slouzici k charakterizaci elektrod.

= Oxidovana a redukovand forma daného prvku tvoii konjugovany oxidaéné-redukéni par. Pti
ustaveni rovnovdhy mezi obéma formami, ve které vystupuji také ,,volné* elektrony, se

soustava nabije na urcity elektricky potencial.

= Jsou-li obé latky vytvarejici konjugovany par v kontaktu s kovem (elektronovym vodicem),
ktery zprostfedkuje ptivod nebo odvod elektronl, hovotime o elektrodé a o elektrodovém

potencidlu.

Elektrodovy potencial — je dan rovnovaznym napétim galvanického clanku sestaveného z

meétené elektrody a srovndvaci elektrody.

Srovnévaci elektroda - standardnf vodikovi elektroda - je tvotena systémem H'/H,.

2H +2¢ = H,

= Potencial vodikové elektrody je dohodou povazovan za nulovy.

Obr. 104 Schéma standardni vodikové elektrody

= Hodnota elektrodového
Petersovou rovnici:

potencidlu je urCena obecné

:EO +Emm

E
ox/ red ZF' re d

ox/ red

R - molarni plynova konstanta, 7 - termodynamicka teplota, z -
pocet vymeénovanych elektronii, F - Faradayova konstanta
(96487 C mol'l), [ox] a [red] - relativni koncentrace oxidované
a redukované formy latky, E°

ox/ red

- standardni elektrodovy
potencial.

Je-li pro danou elektrodu pomér [ox]/[red] jednotkovy, je
elektroda ve standardnim stavu a jeji potencial je standardni.

Vyznam standardnich elektrodovych potenciali

* Informuji o oxidacnich a redukénich vlastnostech latek.

vy e

H,, 101 325 Pa
D

T

— - ,:,— .
?\KHCI, I mol dm ]' o

- Pt

= (Cim zapom¢jsi je hodnota E° owred tim siln€js$im redukénim cCinidlem je redukovana forma

dané latky.

= Silné oxidacni ¢inidlo je vzdy konjugovano se slabym redukénim ¢inidlem a opacéné.
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10.4.2. Elektrochemick4 fada napéti kovii

= Vznika sefadime-li kovy a vodik (srovnavaci prvek, viz vodikova elektroda) podle rostouci
hodnoty jejich standardnich elektrodovych potenciald.

Ptiklad &asti elektrochemické fady:

Li, K, Mg, Al, Mn, Zn, Cr, Fe, Ni, Pb, H, Bi, Cu, Hg, Pt, Au

» Podle hodnoty standardnich elektrodovych potenciald se kovy déli na neuslechtilé a
uslechtilé.

= Neuslechtilé kovy - maji zépormné hodnoty £°, nachazeji se v elektrochemické fads napéti
vlevo pred vodikem.

= Uslechtilé kovy - maji kladné hodnoty elektrodovych potenciali, nachazeji se v
elektrochemické fad€ napéti vpravo za vodikem.

Diusledky:

Mén¢ uslechtily kov je schopen vytésnit z roztoku kov uslechtilejsi, opacné reakce neprobiha.

Fe+ CuSO, = Cu+ FeSO,
Cu+ FeSO, = neprobihd

= Zavyvoje vodiku se mohou v kyselinach rozpoustét pouze kovy neuslechtilé.

Zn+2HCI= ZnCl, + H,
Cu+ 2 HCI = neprobiha

»  Uslechtilé kovy se rozpoustéji pouze v kyselinach s oxidacnimi ucinky, reakci nevznika
vodik.
3Cu+ 8 HNO, =3Cu( NO,), +2NO+4H,O

» 'V neoxidujici kyselin€ se uslechtily kov rozpousti pouze v piitomnosti oxidacniho ¢inidla.
Reakci nevznika vodik.

Cu+ H,O, + 2HCI = CuCl, +2H,0
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Shrnuti Z

Redoxni rovnovdhy se ustavuji v soustavich, ve kterych probihaji oxidacné redukini reakce.
Ob¢é reakce, oxidacni i redukéni, probihaji vZdy soulasné. Vkazdé redoxni reakci jeden
reaktant odevzdivd elektrony (oxiduje se) a druhy je pfijimi (redukuje se). Zviistnim typem
redoxnich reakci jsou reakce, uplatiiujici se pti elektrolyze nebo v galvanickych ¢lincich. Od
ostatnich redoxnich reakci se Iisi tim, Ze rozdéleni redoxni reakce na diléi oxidacni a redukéni
déj neni form4ini, ale skutecné. Obé dilci reakce probihaji na elektrodich. KaZdou elektrodu Ize
charakterizovat elektrodovym potencidlem. Ten je din rovnoviznym napétim galvanického
Clinku sestaveného zmétené elektrody a standardni vodikové elektrody, jejiz potenciil je
nulovy. Jsou-li obé elektrody ve standardnich stavech, je naméfeny potenciil standardni.
Sefadime-Ili kovy podle rostoucich hodnot jejich standardnich elektrodovych potenciilii,
dostaneme elektrochemickou fadu napéti kovii. Kovy, které maji v této fadé ziporné hodnoty
elektrodovych potencidlii, jsou kovy neuslechtilé. USlechtilé kovy maji kladné hodnoty
potencidli. Cim je kov uslechtilejsi, tim mensi jevi snahu prechdzet do roztoku ve formé
kationtii. Rozdily mez uslechtilymi a neuslechtilymi kovy se projevuji také pti jejich rozpousténi
vkyselindch. Uslechtilé kovy se rozpoustéji pouze voxidujicich kyselinich a pfi jejich
rozpousténi nedochiz k vyvinu vodiku!

Otazky k opakovani ®

16. Ptiredoxni reakci je pocet vyménovanych elektronli mezi reaktanty:
a) rozdilny,
b) shodny,
c) nelze rozhodnout, zalezi na pH,
d) nelze rozhodnout, zalezi na elektrodovém potencialu.

17. Vyberte spravné tvrzeni. Vreakci Zn+2HCl=ZnCl,+H, se:
a) zinek redukuje
b) H' oxiduje
c¢) kation vodiku H' piisobi jako redukéni &inidlo
d) zinek pisobi jako redukéni ¢inidlo

18. Z nasledujicich rovnic vyberte ty, ve kterych ma peroxid vodiku H>O, oxidaéni
vlastnosti.

a) 2KI+ H,O;, + H,SO4 = I, + K»SO4 + 2H,0
b) 2KMnO4 + 5H;0, +3H,S04 = K;SO4 + 8H,0 + 50, + 2MnSO4
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C) MD(OH)Q + HzOz = Mn02.2H20
d) PbO,;+ H,0, =Pb(OH); + O,

19. Oxidaci Ize charakterizovat jako:

a) odnimani kysliku ze slou¢enin c) ztratu elektronti
b) hydrogenaci d) pfijeti elektronii
20. Ktery z nasledujicich redoxnich dé&jt se nemiize uskuteénit:
a) Fe+ Cu” =Fe” + Cu ¢) 2Na+2H =2Na’ + H,
b) Mg+ 2H" =Mg* +H, d) Zn*" +2Ag=Zn+2Ag"

21. Ur&ete polet elektroni ptedanych p¥i oxidaci ionté 2Cr>" na Cr 07>
a) 12 b) 6 c)3 d)2

22. Na zaklad€ hodnot standardnich elektrodovych potenciali rozhodnéte, ktery z
uvedenych kovi 1ze z roztoku vytésnit Zelezem?
a) Pb b) Mg c) Al d) Sn

E’(Fe*'/Fe) = -0,440 V, E’(Pb*'/Pb)=-0,126 V, E°’Mg* /Mg)=-2363V, E’AI/Al)=
1,662 V, E%Sn®7/Sn)=-0,140 V

23. Urcete, ktera latka je v nésledujici oxidaéné-redukéni reakci oxidaéni €inidlo a ktera
redukéni €inidlo: K,Cr;07+ 6NO;, + 2HNO3; =2KNO;3 + 2Cr(NOs3); + H,0.

24. Rozhodnéte, zda reakce probiha ¢inikoliv. V ptipadé€, Ze reakce béZi dopliite pravé
strany rovnic.

a) Hg+ H,SOu(konc.) = d) Zn+ H,SOy(zied.) =
b) Ag+ HCIl= e) Hg+ HNOs(konc.) =
c) Cu+ HCIl+ H,0,= f) Au-+HNO;+ 3HCl=

25. Na zaklad¢€ postaveni prvku v elektrochemické fad€ napéti kovi rozhodnéte o
vytéstiovani kovi a dopliite tabulku. Pro vyté€stiovani kovu pouZijte znaménko ,, + “,
pokud reakce neprobihd, znaménko ,, — “.

kov oF ¥ Sﬁ;+ oF oF
Hg Ag Cu Pb Mn
Cu
Fe
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Reseni
1. b, 4, c,
2. d, 5. b,
3. a, 6. a
7. b,
8. rovnice rozpou§téni: PbCrOy(s) = Pk (aq) + CrOF (ag), soutin rozpustnosti:

Ks=[Pb''][CrOf ]
9.d, 10.c,
11. a.
12.a) H,0 — H30", CI' — HCI, SO,* — HSO4, NH; — NH,",
b) H,0 — OH, HBr — Br’, H,PO, — HPO,>, NH; — NH,".
13. CH,OH + CH,OH = CH,OH, + CH,O"
H,SO, + H, SO, = H, SO, + HSO,
HCOOH+ HCOOH= HCOOH, + HCOO"
14. [H3 0+]= 1077 a podobné [OH’ ]: 107" kde pOH =14 — pH . Vysledky shrnuje
nasledujici tabulka:

pH 5,20 8,85 10,78
[H;0'] 631-10°  141-10° 1,66:10"
[OH] 1,5810°  7,0810°  6,03-10*

15. Kyselé vodné roztoky: FeCl;, NH4C1.
Zasadité vodné roztoky: K3POy4, NaCN.
Neutralni vodné roztoky: NaNOs;.

16. b, 17.d,

18. Jestlize H,O, plisobi jako oxida¢ni ¢inidlo bude se sam redukovat na H»O.
Oxidac¢ni vlastnosti H,O; ptedstavuji rovnice a) a c).

19.c, 20.d,

21.b,

22. Zelezo je schopno vytésnit z roztoku pouze uslechtilejsi kov, tedy kov s vys§im elektrodovym
potencialem. E’(Fe*"Fe) < E'(Pb*+/Pb),  E’(Fe*"/Fe) < E°(Sn*"/Sn)
Spravné odpovédi: a) a d).

23. Oxidacni ¢inidlo: K,Cr,07

Redukéni €inidlo: NO»

24. Hg + 2H,S04(konc.) = HgSO4 + SO, + 2H,0 Zn + HySO4(zied’.) = ZnSO4 + H,
Ag + HCl =nereaguje Hg + 4HNOs(konc.) = Hg(NO3), + 2NO; + 2H,0
Cu + 2HCI + H,O, = CuCl, + 2H,0 Au + HNOs + 3HCI = AuCl; + NO + 2H,0
25.
kov 2+ + Sgl 2+ 2+
Hg Ag Cu Pb Mn
Cu + + - _ _
Fe + + + + -
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©

11. Elektrochemie

Studijni cile: @

Definovat elektrochemické procesy.

Osvojit si princip Cinnosti galvanickych ¢lanki, umét jej vysvétlit na konkrétnich
ptikladech.

Znat typy galvanickych ¢lanki a byt schopen je charakterizovat.

VéEdet, co je to elektrolyza a jaké déje probihaji na jednotlivych elektrodach.

Znat Faradayovy zékony elektrolyzy, umét je aplikovat na feSeni jednoduchych tloh.
Osvojit si princip elektrochemické koroze kovi.

Obsah

11.1. Elektrochemické procesy
11.2. Galvanické €lanky
11.3. Elektrolyza

5

Vyklad

11.1. Elektrochemické procesy

Jedna se o redoxni déje, pti kterych se méni v pribéhu chemické reakce ¢ast energie reakeni
soustavy na energii elektrickou, nebo naopak dodanim elektrické energie je vyvolan pribéh
chemické reakce.

Pfeména cCasti energie, uvolnéné chemickou reakci, na energii elektrickou je uskutecnovana v
galvanickych ¢lancich.

Preména elektrické energie na energii chemické reakce se uskutecnuje pfi elektrolyze.

Pro dé&je probihajici pii elektrolyze nebo v galvanickych clancich je charakteristické, Ze
rozdéleni redoxni reakce na oxidaci a redukci u nich neni formalni, ale skute¢né. Oba dil¢i
redoxni d¢je probihaji na elektrodéch.

Na katodé dochazi pouze k redukci reaktantil, na anodéprobiha pouze oxidacni déj.
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11.2. Galvanické €lanky

= Vznikaji vodivym spojenim dvou elektrod prostfednictvim elektrolytu.
=V technické praxi slouzi jako elekirochemické zdroje elektrického napéti.

Danielltiv galvanicky ¢lanek - je slozen ze zinkové a médéné elektrody.

= M&déna elektroda ma vyssi elektrodovy potencial (E® = 0,344V) - je kladnou elektrodou.
Tvoii ji méd’ ponotfena do roztoku CuSQOy. Probiha na ni redukéni déy:

Cu™ (ag)+2e = Cu(s)

Obr. 11-1 Schéma Daniellova
Clanku - elektrolyty oddéleny
solnym muistkem (KCI).
Pozn.: Solny nuistek umoZiuje —* 3”2 .
vodivé spojenti elektrolytii bez N e Cathode™
Jejich vzdjemného smisent. '“{*‘*-.‘___ —_— r_ﬁ,) _‘___—/)
Zn Ze+ Fnit cutte 2 Cu

» Zinkova elektroda - tvofena zinkem ponofenym do roztoku ZnSO4. Ma nizsi elektrodovy
potencial (E” = -0,763V) - je zdpornou elektrodou. Probihé na ni oxidacni dé&j

Zn(s)—2e = Zn"" (aq)
» Vysledny redoxni d&j:  Zn(s)+ Cu* (aq) = Zn"* (aq) + Cu(s)
» FElektrolyty ZnSO4 a CuSOy4 jsou oddéleny diafragmou - porézni sténou, ktera zabranuje
jejich smiseni, ale umoznuje vodivé spojeni.
» Elektromotorické napéti €lanku - napéti nezatizen¢ho clanku.

= Je rovno rozdilu potencidlii kladné a zdporné elektrody, konkrétné pro Daniellitv ¢lanek:

E E 2+

Cu*t/ Cu E’Zn2+ | Zn
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Koncentraéni ¢lanek - vznika, ponoiime-li dvé stejné elektrody (napt. médéné) do dvou rtizné
koncentrovanych roztokii obsahujicich ionty Cu®".

Kladné elektroda - méd ponofena do koncentrovaného roztoku CuSO, (koncentrace c)),
probihd zde redukcéni de;.

Cu™* (ag)+2e = Cu(s)

Zaporna elektroda - méd’ ponofend do ziedéného roztoku CuSO,4 (koncentrace c;), probiha

zde oxidacnidgj.
Cu(s)—2¢ = Cu’* (aq)

= FElektromotorické napéti Elanku:

E‘f = EC112+(Q )/ Cu - ECH2+ (¢))/ Cu
Obr. 11-2 Schéma koncentracniho
galvanického clinku e
T
(29 ! (2
- +
=l e B
— _—_—_;:—_;' :::
=4 Cu = rozlok —4 Cu [~
— zfedény — —* koncentrovany

11.2.1. Typy galvanickych Slinkii

» 7 hlediska technického provedeni se galvanické Clanky d€li na primdrni, sekundirni a

palivové.

Primarni ¢lanky - galvanické ¢lanky sestavené pouze pro jeden pracovni cyklus
= Elektroaktivni latky jsou do nich dodany jiZ pii jejich vyrobé&. Pii vybijeni ¢lanku jsou tyto
latky spottebovavany nevratnou elektrochemickou reakei.
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Obr. 11-3 Riizné typy suchych
baterii - primdrnich ¢linki

Priklad:
Leclanchétv ¢lanek (suchy €lanek)

v Zipornd elektroda - zinkovy obal ¢lanku zevnitt pokryty

zinkovym amalgdmem. Probihd zde oxida¢ni dé&j podle
rovnice:

Zn(s)-2¢" =[Zn(NH,), " (aq)

» Kladni elektroda - grafitova tyCinka pokrytda vrstvou MnO,. MnO, plni funkci
depolarizitoru - odstranuje polarizacni ucinky vodiku, ktery se vylucuje na uhlikové
elektrodé¢ a plsobi jako izolant. Probiha zde redukéni d&j podle rovnice:

2Mn* +2¢ =2Mn*  jako 2MnO, + H, = Mn,O, - H,O
»  Vysledna redoxni reakce pfi vybijeni ¢lanku:
Zn+2NH; +2MnO, = Mn, O, - H,O+|Zn(NH,), |"*

»  FElektrolyt - pasta slozena ze zahusténych roztokit NH4Cl a ZnCl..

Sekundérni ¢lanky (akumulatory) - galvanické ¢lanky sestavené pro mnohonasobné opakovani
pracovnich cyklu.

= Elektroaktivni latky se v akumulatorech tvofii elektrolyzou pfi jejich nabijeni.

» Pfi vybijeni ¢lankd jsou elektroaktivni latky opét spotiebovavany.

Priklad:
Olovény akumulator

» Kladns elektroda - olovéna deska pokryta vrstvickou
PbO,. Probiha zde redukéni d€j podle rovnice:

PbO, +2e +4H,0" + SO;” = PbSO, + 6 H,0

» Zidporni elektroda - olovéna deska, probihd zde
oxidaéni d¢j.

Pb-2e + SO;” = PbSO,
Obr.11-4 Riizné druhy olovénych akumuldtoru
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= Vysledna redoxni reakce:

PbO, + Pb+2H, SO, —2"_5 PbSO, +2H, O
PbO, + Pb+2H, SO, <™ ppSO, +2H,O

= Elektrolyt- ztedéna H,SO4 o hustotd 1,28 g/cm’.
=  Napéti jednoho ¢lanku olovéného akumulatoru je zhruba 2V. Clanky se spojuji do baterii o
vysledném napéti 4, 6, 12 nebo 24V.

Palivové ¢lanky - maji charakter kontinualniho chemického reaktoru.
= FElektroaktivni latky jsou do ¢lanku pfivadény nepfetrzit€ béhem jeho provozu.
= Ucinnost palivovych ¢lanki je témet dvojnasobna oproti i¢innosti tepelnych elektraren

Priklad:
Kysliko-vodikovy ¢lanek

» Flektrody - zhotoveny z porézniho grafitu s obsahem praskového niklu. Probihaji na nich
nasledujici reakce:

Zaporna elektroda - probihd oxidaénid&j: 2H,(g)+40H (aq)=4H,0+4¢e

Kladna elektroda - probiha redukéni dé&;: O,(g)+2H,0+4¢ =40H (aq)

* Vysledna redoxni reakce: 2H,+0,=2H,0
»  FElektrolyt- vodny roztok KOH. ® e
= Napéti ¢lanku je asi 1,23V. ! T
- +
G,
—
H,

H,0
Obr.11-5 Schéma palivového kysliko- Witk
vodikového clanku.

Katalyzator

11.3. Elektrolyza

= Elektrochemicky proces, pfi némz dochazi v roztoku k chemickym pfeménam plsobenim
stejnosmérného napéti privadéného z vnéjsiho zdroje.

» Probiha v zafizeni zvaném elektrolyzr.

= FElektrolyzér tvoii nadoba s elektrolytem, do néhoz jsou ponotfeny dvé elektrody - kafoda a
anoda.
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= Katoda - elektroda pfipojena k zapornému polu zdroje. Vyznacuje se piebytkem elektront,
které pfi styku s elektrolytem pfedava iontiim - probiha na ni katodicks redukce.

= Na katod€¢ dochazi pii elektrolyze k vylucovani kovu nebo vodiku v zdvislosti na typu
elektrolytu.

» Anoda - elektroda pfipojena ke kladnému polu zdroje. Vyznacuje se deficitem elektron,
které pfi styku s elektrolytem odebira iontlim - probihd na ni anodickd oxidace.

= Produkty elektrolyzy mohou sekundarné reagovat s dal§Simi latkami pfitomnymi v roztoku
nebo s materidlem elektrod.

Priklad:
A) Elektrolyza vody - slouzi k vyrobé¢ velmi ¢istého Ho.
» Katodicka reakce (redukce): 2H, 0" +2¢ =2H,0+ H,(g)
= Anodicka reakce (oxidace): 40H —-4e¢ =2H,0,=2H,0+ 0,(g)
* Vysledna redoxni reakce: 2H,0=2H,(2)+ 0,(g)

Obr. 11-6 Pracovni schéma elektrolyzy vody

zdroj elektrinng
—(+)} (=}
kwslil:

wadik

B TeT o o
L
andda @- katdda

'\_ voda _‘/J

B) Elektrolyza vodného roztoku NaCl - slouzi k vyrobé H», Cl, a NaOH.
» Katodicka reakce (redukce): 2H,0" +2¢ = H,(g)+2H,0

Pozn.: lonty H' respektive H;O', které vaikaji disociaci vody, se redukuji snadnéji nez ionty
Na'. Ty zistdvaji v roztoku beze zmeény.

* Anodicka reakce (oxidace): 2CT —2¢ = CL(Q)
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=  Vysledna redoxni reakce: 2NaClaq)+2H,0=2NaOH(aq)+ H,(g)+ CL,(2)
C) Elektrolyza taveniny NaCl - slouzi k vyrobé Na a Cl,.

» Katodicka reakce (redukce): 2Na" +2e¢ =2MNa

* Anodicka reakce (oxidace): 2CT —-2¢ =],

* Vysledna redoxni reakce: 2NaCl=2Na+ Cl,

11.3.1. Faradayovy zikony elektrolyzy
= Kvantitativné popisuji elektrochemické d¢je probihajici na elektrodéach pfi elektrolyze.

1. Faradaytv zdkon: Hmotnost litky m, kterd se vylouci z elektrolytu na elektrodé, je imérna
velikosti naboje Q, prosiého elektrolytem pri elektrolyze.

m= AQ = AIA\t
= [je stejnosmérny proud protékajici elektrolytem po dobu A~
» Konstanta umémosti A je elektrochemicky ekvivalent piislusné latky. Pro rizné latky se

elektrochemické ekvivalenty lisi.

2. Faradayav zakon: Elektrochemicky ekvivalent prvku je primo umeérny molirni hmotnosti
prvku M a neprimo umerny poctu jeho vyménenych nabojii v.

4-M
Fv

= Fje Faradayova konstanta (F = 9,65.10" C mol™),

11.3.2. Vyuzti elektrolyzy

= Vyroba kovii — neuslechtilé kovy se ziskavaji elektrolyzou roztavenych soli nebo oxidu,
uslechtilé kovy pak elektrolyzou vodnych roztoki jejich soli.

Priklad. Elektrolyticky se vyrabé&ji Na, Ca, Mg, Al.
= Rafinace (¢ité€ni) kovi, které byly vyrobeny jinak nez elektrolyticky.

Priklad: Cu, Ni
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» Galvanické pokovovani - kovovy predmét, umistény v lazni jako katoda, se pokryva
ochrannou vrstvou vylouc¢eného uslechtilejsiho kovu.

Priklad. galvanické pochromovani a poniklovani oceli

Obr. 11-7 Elektrolyzér na vyrobu Al
(A-anoda, K-katoda, E-elektrolyt
A]203 a Na;[A]Ff;]).

AR

(/

@ ;;\\

11.3.3. Elektrochemick4d koroze kovii
= Uplatiuje se pii vzajemném ptlisobeni kovii a elektrolyt, a to jak vodnych roztoki, tak
tavenin.

» Je vyslednici dvou dil¢ich reakei - anodové a katodové.

Anodova reakce - oxidace, je charakterizovana prechodem kovu A/ do roztoku ve form¢ kationt

M
M=M" +¢

= Mista na povrchu kovu, kde probiha rozpousténi kovu se oznacuji jako anodové oblasti.
= Vznikajici elektron od¢erpava katodova reakce v blizkém okoli.

Katodova reakce - redukéni d€j (depolarizace), pii némz se latka D schopna piibirat elektrony
(depolarizator) sluCuje s elektronem.

D+e =D
= Depolarizatorem mohou byt ionty H;0O" nebo vzdusny O,.
2H,O" +2¢ =2H,0+ H, nebo O,+2H,0+4e =40H"
= Mista, kde probiha depolarizace, se oznacuji jako kafodové oblasti.
= Pii styku kovu s elektrolytem zacne mezi anodovymi a katodovymi oblastmi protékat tzv.

korozni proud. Ten je podstatou celého procesu elektrochemické koroze.

Pti¢ina elektrochemické koroze - skutecnost, ze vyrobené kovy nejsou Cisté.
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= Kovy obsahuji pfimési (legury), necistoty, jejich kovové miizky jsou cCasto naruSeny
mechanickym nebo tepelnym zpracovanim - vznikaji mista s rozdilnymi elektrodovymi
potencialy.

= Jsou-li tato mista na povrchu kovu ve styku s elektrolytem, tvoii se stovky az tisice tzv.
lokdInich galvanickych mikroc¢linkii, které zpusobuji lokalni rozpousténi - oxidaci - kovu,
tedy jeho korozi.

Obr. 11-8 Schématické zndzornéni elektrochemické koroze kovii

KOV ELEKTROLYT

anodové — = - = ut koroz
oblast - M=M +e kovu ﬁ

I - -
katodové y //_ -~
atodov .
/@* Dreso  depglorizatnd

Shrnuti Z

Elektrochemie se zbyvd oxidacné-redukénimi déji spojenymi s prenosem elektronii na
elektrodich. Pti téchto déjich probihaji oxidacni a redukcéni reakce oddélené. V diisledku toho
dochidzi bud’ k pfeméné chemické energie na elektrickou (galvanicky clinek), nebo naopak
dodinim elektrické energie se vyvold chemickd reakce (elektrolyza).

Galvanicky cldnek vznikd vodivym spojenim dvou elektrod prostfednictvim elektrolytu. Vodivé
spojeni byvd realizovino bud’ polopropustnou membrdnou, nebo solnym miistkem. Elektroda
s vy$8im potencidlem se oznaluje jako kladnid, elektroda s niZim potencidlem je zipornou
elektrodou. Na Ziporné elektrodé probihd vZdy oxidalni déj, na kladné elektrodé déj redukcni.
Rozdil potencidlii obou elektrod vgalvanickém Clinku se nazyvd elektromotorické napéti.
Galvanické ¢linky se v technické praxi vyuZivaji jako elektrochemické zdroje elektrického napéti.
Podle provedeni se déli na prim4rni, sekundirni a palivové. S nejvétsi tidinnosti pracuji palivové
cldnky.

Elektrolyza je proces, pfi kterém dochizi vroztoku nebo taveniné k chemickym pfeménim
pilisobenim stejnosmérného napéti zvnéjsiho zdroje. Elektroda pfipojend k zipornému polu
droje se oznacuje jako katoda, je na ni vzdy prebytek elektronii. Elektroda prfipojens ke
kladnému polu zdroje je anoda a vyznaciuje se nedostatkem elektronii. Pfipojenim vnéjsiho napéti
probihd na katodé redukcni déj, na anodé pak déj oxidacni.
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Kvantitativné popisuji elektrochemické déje probihajici na elektrodich Faradayovy zikony
elektrolyzy. Elektrolyza slouZ pfedevsim k vyrobé a rafinaci kowvii a ochrané kowii proti koroz.
Podobné reakce, jaké probihaji na elektrodich v galvanickych CdJlincich, se uplatiuji

v mikroskopickém méftitku i pfi elektrochemické koroz kowvii. Jeji pri¢inou jsou necistoty,
obsazené v kovech.

> P

® Otazky k opakovani ®

1. Na kladné elektrodé€ galvanického €lanku probiha:
a) vzdy oxidac¢ni d¢j, b) vzdy redukéni d€j,
c¢) oxidacni i redukéni d€j, zalezi na hodnoté elektrodového potencialu,
d) Zadny z uvedenych déja.

2. Vyberte spravné tvrzeni. Elektromotorické napéti galvanického ¢lanku je:
a) rovno rozdilu potenciala obou elektrod v bezproudém stavu,
b) rovno souctu potencialti obou elektrod v bezproudém stavu,
c¢) napéti zmétené na svorkach zatizeného ¢lanku,
d) vzdy mensi nez jeho svorkové napéti.

3. Napiste rovnici reakce, ktera probiha pti elektrolyze taveniny MgCl, na katod¢.
4. Napiste rovnici reakce, ktera probiha na anodé¢ pti elektrolyze vody.

5. Kolik médi se vylouéi pti elektrolyze z roztoku CuSO4 za 24 hodin proudem 10A.
Elektrochemicky ekvivalent m&di (kationtu Cu®") je A =0,329.10°kg C™.

6. Pti elektrolyze probihé:
a) na katod¢ oxidace, b) na anodé¢ redukce,
c¢) na katod¢ oxidace a soucasné¢ na anod¢ redukce,
d) na katod¢ redukce a sou¢asné na anod¢ oxidace.

7. Elektrolyzou taveniny NaCl se muZze vyrabét:
a) sodik, b) chlorid, c) kuchynska stl, d) nelze provést.

8. Pti elektrolyze vodného roztoku NaCl se na katod¢€ vyluduje:
a) chlor, b) kation sodny, c) vodik, d) anion chloridovy.

9. Stanovte elektromotorické napé&ti ¢lanku, v némz probiha tato vysledna reakce:
Cl, (g) +2I'=2CI' +1, (S)

Kladna elektroda: Cl, (g) +2e"=2CI' Eg[ e =136V
Zaporna elektroda: 2I'=1,(s) + 2¢ Ef e =053V
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Pommdmka

Vice piikladi na problematiku elektrolyzy a galvanickych ¢lanki naleznete ve skriptu: Priklady
zchemie, J. Trzil, J. Ullrych, V. Slovak, Ostrava 1994 a nov¢jsi vydani, str. 138 — 148.

% Reseni f

W N =
R

. Na katod¢ probiha redukéni déj, pii kterém dochazi k vylu€ovani kovu podle rovnice:
Mg*™ +2e = Mg
4. Na anod¢ probihd oxidacni d¢j, pti kterém dochazi k vyluovani kysliku na elektrodé.
40H —-4e¢ =2H,0,=2H,0+ O,
5. Podle 1. Faradayova zakona je m = A-l'At. Dosazenim pfislusnych hodnot do tohoto vztahu
dostaneme: m = 0,329-10° kg C'-10A-86400s = 0,284kg.

\© %0 N o
o

.E=E+-E.=136V-053V=083V.

130



	El-obsah.pdf
	Obsah

	El-1.pdf
	1. Úvod do studia chemie
	Studijní cíle
	Výklad
	1.1. Obsah chemie
	Chemie je exaktní přírodní věda zabývající se zkoumáním hmotného světa, respektive některých jeho částí.
	Studuje chemické reakce vzniku a přeměny látek, zkoumá podmínky jejich průběhu (rychlost, rovnováha), všímá si úkazů provázejících chemické děje (termochemie).
	Vyšetřuje kvalitativní složení a vnitřní stavbu látek.
	Moderní chemie se člení na řadu chemických disciplin. Mezi nimi rozlišujeme discipliny základní, aplikované a discipliny hraničící s jinými vědními obory.

	1.2. Základní chemické discipliny
	Obecná chemie - sdružuje poznatky a zákonitosti společné všem chemickým disciplinám, obsahuje také některé části vyčleněné z chemie fyzikální.
	Anorganická chemie - je věda o vzniku, složení, struktuře a chemických reakcích prvků a sloučenin s výjimkou převážné většiny sloučenin uhlíku.
	Organická chemie - se zabývá vznikem, složením, strukturou a chemickými reakcemi sloučenin uhlíku.

	1.3. Další chemické discipliny
	1.3.1. Aplikované discipliny
	Analytická chemie - se zabývá postupy a metodikou kvalitativní i kvantitativní analýzy látek.
	Chemická technologie - zkoumá metody a postupy chemických výrob látek.
	1.3.2. Discipliny hraničící s jinými vědními obory
	Fyzikální chemie - aplikuje fyzikální metody a poznatky na řešení chemických problémů, výsledky zpracovává pomocí matematických postupů a formuluje obecné závěry, často pomocí matematických vztahů.
	Biochemie - zkoumá chemické složení organizmů, studuje chemické pochody probíhající v živých organizmech a metabolizmus těchto organizmů.
	Shrnutí


	2. Struktura látek
	Studijní cíle
	Osvojit si postupnou výstavbu látek od elementárních částic až k agregátním stavům.
	Seznámit se s charakteristikami a vlastnostmi základních jedinců (entit) tvořících systém.
	Uvědomit si rozdíl mezi vlastnostmi základních jedinců a vlastnostmi celku jimi tvořeného.
	Naučit se a pochopit základní definice a pojmy týkající se struktury a složení látek a látkových soustav.
	Umět vypočítat složení látkových soustav.
	Výklad


	2.1. Hmota a její formy
	Hmota je základem všech jevů v přírodě, všechny děje i změny jsou spojeny s pohybem hmoty. Jejím hlavním znakem je, že existuje objektivně. Základním kritériem pro klasifikaci hmoty je určení přetržitosti nebo nepřetržitosti její struktury. Formy hmo
	Obr. 2-1  Schematický přehled různých forem hmoty
	Otázky k opakování
	Výklad
	Shrnutí


	Výklad
	2.3. Základní chemické pojmy
	2.3.1. Pojmy vztažené k velikost látkového systému
	Látkové množství (n) - veličina vyjadřující množství hmoty v systému pomocí násobků určitého počtu základních částic (atomů, molekul, iontů). Jednotkou látkového množství je mol. 
	Mol je látkové množství soustavy, jejíž počet základních částic se rovná počtu atomů ve 12 g (přesně) izotopu uhlíku 12C. 
	Počet základních částic v soustavě o látkovém množství 1 mol udává Avogadrova konstanta NA (NA = 6,022*1023 mol-1). Počet částic látky B (NB) o látkovém množství (nB) je pak dán vztahem:
	Veličiny vztažené na jednotkové látkové množství se nazývají molární veličiny.
	Molární hmotnost (M) - hmotnost soustavy o látkovém množství 1 mol. Je určena podílem hmotnosti látky B (mB) a jejího látkového množství.
	Jednotkou je g.mol-1. 
	Molární hmotnosti prvků bývají uvedeny v periodické soustavě. Molární hmotnost sloučeniny je dána součtem molárních hmotností prvků, z nichž se sloučenina skládá, vynásobených jejich počtem ve sloučenině.
	Molární objem (Vm) – je objem 1 molu plynné látky. Pro látku B je definován podílem jejího objemu VB a látkového množství nB. 
	U plynných látek závisí molární objem na teplotě a tlaku. Za normálních podmínek (p0 = 101,325 kPa, T0 = 273,15 K) má molární objem ideálního plynu hodnotu:
	Tato hodnota se nazývá normální molární objem.

	2.3.2. Pojmy týkající se složení látkových soustav
	Vlastnosti látkových soustav jsou určeny vedle jiných parametrů také zastoupením jednotlivých složek. Složení soustavy lze vyjádřit pomocí  hmotnostních, molárních a objemových zlomků, u roztoků také pomocí molární koncentrace.
	Hmotnostní zlomek (w) - vyjadřuje poměr hmotnosti složky B ku hmotnosti celé soustavy (mS)..
	Součet hmotnostních zlomků všech složek soustavy je roven jedné. 
	Molární zlomek (x) - určité složky B v soustavě definujeme jako podíl látkového množství této složky a součtu látkových množství všech složek v soustavě.
	Součet molárních zlomků všech složek soustavy je opět roven jedné. 
	Objemový zlomek (φ) - složky B je roven podílu objemu této složky a celkového objemu soustavy VS.
	Také v tomto případě je součet objemových zlomků všech složek soustavy roven jedné. 
	Hmotnostní, molární a objemové zlomky vyjadřují relativní složení soustavy, proto nemají jednotku. Pro lepší názornost lze výsledky uvádět v procentech. Symbol % odpovídá hodnotě 0,01 viz následující příklad.
	V případě, že látkovou soustavou je roztok, lze složení takové soustavy vyjádřit také pomocí koncentrací. Nejběžněji používanou je molární koncentrace.
	Molární (látková) koncentrace (c) - vyjadřuje látkové množství složky B rozpuštěné v 1 dm3 roztoku.
	VS je objem roztoku (soustavy). Jednotkou molární koncentrace je mol.dm-3.
	20. Vyjadřujeme-li velikost systému veličinou látkové množství, vztahujeme ji na:
	a) hmotnost                              b) objem                                 c) počet základních částic
	21. Molární veličinou  se obecně označuje určitá veličina vydělená:
	Avogadrovou konstantou                
	objemem plynu            
	22. V soustavě se složkami A a B je molární zlomek xA určen výrazem:
	a) mA/(mA+mB)                b) (nA+nB)/nA                c) nA/ (nA+nB)                d) nA/nB
	23. Rozpustíme-li 50 g určité látky B  ve 100 cm3 vody, je hodnota hmotnostního zlomku wB  
	této látky:
	a) 25 %                           b) 50 %                         c) 66,7 %                        d) 33,3 %
	24. Ve vodě, jejíž látkové množství je 9,0 mol, bylo rozpuštěno 40 g NaOH. Molární hmotnost NaOH je 40 g/mol. Molární zlomek x(NaOH) v tomto roztoku má hodnotu:
	a) 0,11                              b)  0,10                        c) 0,90                             d) 0,198
	25. Při stálé teplotě a tlaku bylo smícháno 45 m3 vodíku a 15 m3 dusíku. Složení této plynné 
	směsi vyjadřuje parametr:
	φ(N2) = 0,33     
	φ(N2) = 25%    
	počtem částic                                   
	látkovým množstvím
	w(N2) = 0,25    
	w(N2) = 0,75

	3. Stavba atomu
	Studijní cíle
	Osvojit si základní strukturu atomu a vědět jaké elementární částice se podílejí na jeho stavbě.
	Znát základní veličiny charakterizující atomové jádro a porozumět používané symbolice.
	Umět stanovit složení atomového jádra libovolného nuklidu.
	Rozumět symbolice zápisů jaderných reakcí.
	Získat základní představy o struktuře elektronového obalu.
	Znát typy a počty orbitalů na jednotlivých energetických hladinách.
	Na základě znalostí pravidel o postupném zaplňování orbitalů elektrony odvodit elektronovou konfiguraci libovolného prvku.

	3.1. Struktura atomu
	Na počátku 20. století (E.Rutherford, 1911) bylo prokázáno, že se atomy skládají z kladně nabitého jádra obklopeného elektrony. Každý elektron nese jeden záporný elementární náboj, což je nejmenší známý samostatně existující záporný náboj. 
	Elektrony tvoří elektronový obal atomu, jehož záporný náboj je kompenzován kladným nábojem jádra. Atom jako celek je elektricky neutrální. 
	Hmotnost elektronového obalu je menší než 1 % celkové hmotnosti atomu. 
	Poloměr atomu, který je možno stanovit např. jako polovinu vzdálenosti sousedních atomových jader v molekulách nebo krystalech, je řádově 10-10 m. Poloměr atomového jádra je přibližně 10-15 až 10-14 m.
	Názorným způsobem znázorňuje rozměrové poměry v atomu obr. 3-1.

	Kdybychom jádro atomu znázornili jako kuličku o průměru 1 mm, odpovídala by celému atomu koule o průměru alespoň 10 m.
	1. S pomocí periodické tabulky určete, kolik protonů, neutronů a elektronů obsahuje nuklid 
	mědi o nukleonovém čísle 65.
	2. Počet elektronů v atomu se shoduje:
	s nukleonovým číslem                                
	s molární hmotností 
	3. Atomový útvar tvořený 5 protony, 2 elektrony a 6 neutrony je:
	a) atom B                b) anion F-                 c) kation Na+              d) kation B3+               e) atom C
	s protonovým číslem                                   
	s neutronovým číslem

	3.3.  Jaderné reakce
	Jaderné reakce - procesy, při nichž dochází k samovolným přeměnám jader nebo k jejich přeměnám účinkem jiných jader, částic nebo fotonů.
	Průběh jaderných reakcí se popisuje rovnicemi, v nichž je pomocí indexů A a Z označen počet protonů a nukleonů.
	Podmínkou formální správnosti rovnice je rovnost součtu protonových a nukleonových čísel jednotlivých složek na obou stranách rovnice.
	Podle počtu reagujících částic a jader dělíme jaderné reakce na mononukleární a binukleární.

	3.3.1. Reakce mononukleární
	Při mononukleární reakci se rozpadá atomové jádro za vzniku nového jádra a uvolnění obecné částice y podle rovnice:
	Mezi mononuklearní reakce se řadí radioaktivita přirozená i umělá, protože mají stejný charakter a řídí se týmiž zákony.
	Radioaktivita je samovolná přeměna jader na jádra nová, stálejší, za současné emise radioaktivního záření.
	Podle druhu emitovaného záření rozeznáváme čtyři základní druhy radioaktivních přeměn: přeměny  alfa, beta mínus, beta plus a přeměna gama.
	Radioaktivní přeměna α - mateřské jádro se rozpadá na jádro dceřiné za současné emise záření typu α.
	K přeměně α dochází u jader atomů, která jsou příliš těžká (obvykle A ≥ 210).
	Záření α  je proud rychle letících (až 10 % rychlosti světla ve vakuu) jader atomů hélia .   
	Emisí tohoto záření vzniká nuklid, který má nukleonové číslo o 4 jednotky a protonové číslo o 2 jednotky nižší.
	Radioaktivní přeměna β- - mateřské jádro se rozpadá na jádro dceřiné za současné emise 
	záření β-.
	Záření β- je tvořeno proudem elektronů, které se svou rychlostí blíží rychlosti světla ve vakuu.
	Elektrony záření β- vznikají v jádře rozpadem neutronu na proton a elektron.
	Příklad:

	3.4. Elektronový obal
	Jedná se o složitý systém elektronů existující kolem atomového jádra. O vysvětlení jeho struktury se pokusili E Rutherford (1911) a N. Bohr (1913).
	Rutherfordův planetární model atomu předpokládá, že se elektrony pohybují kolem jádra po kružnicích, jejíchž poloměr je určen pouze podmínkou rovnosti dostředivé a odstředivé síly. Nepřetržité vyzařování energie, doprovázející pohyb elektronu, by vša
	Bohrův model atomu doplňuje planetární model předpokladem, že se elektrony pohybují po stacionárních kruhových drahách bez vyzařování energie. Energie elektronu se může měnit jen při přechodu z jedné stacionární dráhy na druhou a to pouze po určitých
	Současné představy o stavbě elektronového obalu vytvořila kvantová mechanika.

	3.4.1. Základní teze kvantové mechaniky
	Energie mikročástic je v určitých případech (např. energie elektronu v atomu) kvantována a může nabývat pouze určitých hodnot, zatímco energie makroskopických těles se může měnit spojitě.
	Mikročástice se vyznačují korpuskulárně – vlnovým dualismem (L. de Broglie, 1924): při některých dějích se chovají jako hmotné částice nepatrných rozměrů (korpuskule), výklad jiných dějů vyžaduje matematický popis odpovídající popisu vlnění:
	U mikročástic vzhledem k platnosti principu neurčitosti (W. Heisenberg, 1926) není možné současně přesně stanovit jejich hybnost a polohu:
	Důsledek: pro elektrony v atomu proto nelze naměřit ani vypočítat přesné dráhy a rychlosti a je nutno se omezit na pravděpodobnostní popis.

	3.4.2. Kvantově mechanický model atomu
	Chování elektronu v elektrostatickém poli atomového jádra se popisuje vlnovou funkcí Ψ (psí). Tato funkce se získává řešením stacionární Schrödingerovy rovnice (E. Schrödinger, 1926). Zároveň se řešením Schrödingerovy rovnice získají hodnoty energie,
	Vlnová funkce Ψ nabývá reálných hodnot pro různé kombinace kvantových čísel n, l, m.
	Význam vlnové funkce: druhá mocnina její absolutní hodnoty  je rovna hustotě pravděpodobnosti výskytu elektronu v daném místě.
	Prostor, v němž se předpokládá výskyt elektronu s pravděpodobností 90 – 95 %, se nazývá orbital.

	3.4.3. Kvantová čísla
	Orbitalový model elektronového obalu předpokládá, že každý elektron v atomu se pohybuje nezávisle na ostatních v kulově symetrickém poli jádra a zbylých elektronů. Stav elektronu se pak popisuje pomocí atomového orbitalu (AO), který je charakterizová
	Hlavní kvantové číslo (n) – určuje energii orbitalu a nabývá celočíselných hodnot od 1 do nekonečna.
	Elektrony se stejným hlavním kvantovým číslem tvoří elektronovou vrstvu (sféru).
	Vnější elektronová vrstva, která disponuje nejvyšší energií se označuje jako valenční. Elektrony obsazující tuto vrstvu jsou valenční elektrony.
	Vedlejší kvantové číslo (l) – určuje tvar orbitalu a současně upřesňuje energii elektronu. Nabývá celočíselných hodnot od 0 do (n – 1). 
	Orbitaly, které mají stejné hlavní i vedlejší kvantové číslo, mají stejnou energii. Takové orbitaly se označují jako degenerované. 
	V rámci jedné vrstvy roste energie orbitalů (a tedy i elektronů v nich) se stoupajícím l.
	V praxi se místo číselné hodnoty vedlejšího kvantového čísla používá symbolů s, p, d, f, g, h, atd.
	l
	0
	1
	2
	3
	orbiral
	s
	p
	d
	f
	Magnetické kvantové číslo (m) – určuje vzájemnou orientaci orbitalů a nabývá hodnot od   –l do +l. 
	Prakticky určuje počet orbitalů daného typu.
	Celkem existuje:
	jeden orbital typu s
	Obr. 3-8  Prostorové tvary atomových 
	orbitalů. 
	Spinové kvantové číslo (s) - týká se pouze elektronu, určuje jeho rotační impuls, tzv. spin.
	Nabývá hodnot: +1/2 a -1/2.
	Dva elektrony opačného spinu tvoří v témž orbitalu elektronový pár.

	3.4.4. Pravidla pro zaplňování orbitalů elektrony
	Obsazování jednotlivých orbitalů elektrony (tzv. elektronová konfigurace) se řídí následujícími základními pravidly:
	Výstavbový princip - jednotlivé orbitaly se zaplňují elektrony postupně podle rostoucí energie. Pořadí atomových orbitalů podle energie vystihuje pravidlo n + l.
	Pravidlo n + l: ze dvou orbitalů má nižší energii ten, který má nižší součet kvantových čísel         n + l. Při stejném součtu má nižší energii orbital s menší hodnotou hlavního kvantového čísla n.
	Orbitaly budou zaplňovány elektrony v pořadí: 3p, 4s, 3d, 4p.
	Atomové orbitaly se zaplňují v pořadí:
	Pauliho princip (W. Pauli, 1925) - každý orbital může být obsazen nejvýše dvěma elektrony, které se liší spinovým kvantovým číslem.
	Hundovo pravidlo (F. Hund, 1925) - Orbitaly se stejnou energií (degenerované orbitaly) se obsazují nejprve všechny jedním elektronem shodného spinu, teprve pak se tvoří elektronové páry.
	Při zapisování elektronové konfigurace se počet elektronů píše jako exponent. Pro větší přehlednost se častěji používá zkrácený zápis pomocí elektronové konfigurace nejbližšího předcházejícího vzácného plynu.
	Příklad: 
	Fosfor má protonové číslo 15. Jeho elektronový obal je tedy tvořen 15 elektrony. 12 z nich zcela zaplní orbitaly v pořadí 1s, 2s, 2p, 3s. Zbývající 3 elektrony budou umístěny v souladu s Hundovým pravidlem do orbitalů 3p. Elektronovou konfiguraci fos
	Využijeme-li nejbližšího předcházejícího vzácného plynu (Ne), lze použít zkráceného zápisu
	Na základě prostorového uspořádání a symetrie rozlišujeme molekulové orbitaly typu σ (sigma), π (pí), δ (delta).

	4.1.1. Typy kovalentní vazby.
	Podle rozložení hustoty výskytu vazebných elektronových párů mezi jádry vázaných atomů 
	rozlišujeme následující typy kovalentní vazby:
	Vazba typu σ – je tvořena vazebnými molekulovými σ-orbitaly. 
	Pravděpodobnost výskytu elektronu je největší na spojnici jader vázaných atomů. 
	Vazebné σ-orbitaly jsou prostorově charakteristicky orientovány a určují základní tvar molekuly. 
	Vazba uvedeného typu tvoří jednoduchou kovalentní vazbu.
	Obr. 4-1  Vznik vazby typu σ
	Vazba typu π – je realizována vazebnými molekulovými π-orbitaly. 
	Oblast maximální pravděpodobnosti výskytu elektronu leží mimo spojnici jader vázaných atomů. 
	Vazba π je součástí násobných kovalentních vazeb: 
	Dvojná vazba je tvořena jednou vazbou typu σ a jednou vazbou typu π (např. O2). 
	Trojná vazba je složena z jedné vazby typu σ a dvou vazeb typu π (např. N2). 
	Obr. 4-2  Vznik vazby typu π.
	Vazba typu δ – vzniká kombinací atomových orbitalů typu d, které se překrývají na čtyřech místech. 
	Pravděpodobnost výskytu elektronu je největší v oblasti mimo spojnici jader vázaných atomů. 
	Tato vazba je slabší než vazba typu π nebo σ a vyskytuje se např. v kovových krystalech.

	4.1.2. Polarita kovalentní vazby
	Různé atomy prvků přitahují valenční elektrony kovalentní vazby různě silně, což je způsobeno jejich rozdílnou elektronegativitou.
	Elektronegativita (X) – empiricky nalezené číslo vyjadřující schopnost atomu přitahovat valenční elektrony kovalentní vazby.
	Dosahuje hodnot od 0,7 u Fr po 4,0 u F.
	U vazeb mezi atomy s rozdílnou elektronegativitou je vazebný MO (a tedy i vazebný elektronový pár) posunut na stranu atomu s větší elektronegativitou.
	Podle rozdílu elektronegativit (ΔX) mezi vázanými atomy prvků dělíme kovalentní vazbu na nepolární, polární a iontovou.
	Nepolární vazba (ΔX ( 0,4) – Vazebný MO leží uprostřed mezi vázanými atomy. 
	Jde o vazbu mezi atomy stejných prvků (např. H2) nebo atomy prvků s málo odlišnou elektronegativitou (např. CH4).
	Polární vazba (0,4 < ΔX (1,7) – vazebný MO je posunut na stranu atomu s větší elektronegativitou (např. HCl). Důsledkem je vznik parciálních (necelistvých) nábojů na atomech obou vázaných prvků.
	Iontová vazba (ΔX > 1,7) – extrémně polární kovalentní vazba. Vazebný MO je téměř úplně posunut na stranu atomu s větší elektronegativitou. Důsledkem je vznik opačně nabitých iontů.

	4.2. Koordinačně kovalentní vazba
	Vzniká překrytím atomového orbitalu plně obsazeného elektronovým párem s prázdným (vakantním) atomovým orbitalem.
	Atom poskytující vazebný orbital obsazený elektronovým párem se označuje jako donor, atom podílející se na vazbě vakantním orbitalem je akceptor.
	Koordinačně kovalentní vazba bývá označována jako vazba donor – akceptorová.
	Tento typ vazby má stejné vlastnosti jako vazba kovalentní.
	Příklad:
	Ve vzniklém amonném iontu jsou NH4+  jsou všechny čtyři vazby N-H zcela rovnocenné a  
	nelze určit, která z nich vznikla jako koordinačně kovalentní.
	Obr. 4-3  Rámečkový diagram vzniku amonného kationtu.

	4.3. Kovová vazba
	Existuje jen u kovů v tuhém a částečně kapalném skupenství.
	Její podstatou je vzájemné překrývání valenčních orbitalů každého atomu s obdobnými orbitaly všech sousedních atomů.
	Výsledek – vznik velkého souboru nových, výrazně delokalizovaných molekulových orbitalů, které dohromady vytvářejí energetické pásy s prakticky spojitými hodnotami energie.
	Kovová vazba je tvořena jen vazbami typu π a δ, aniž by vznikaly orientované vazby typu σ. 
	Důsledek: je potlačen směrový charakter kovalentní vazby, prostorové uspořádání atomů v kovu je ovlivněno hlavně geometrickými faktory.
	Při spojování atomů kovovou vazbou neplatí zákony chemického slučování.

	4.4. Parametry chemické vazby
	Chemické vazby lze charakterizovat prostřednictvím vazebné energie a délky vazby.
	Vazebná (disociační) energie (ED) – energie potřebná k rozštěpení vazby a oddálení vázaných atomů do nekonečné vzdálenosti.
	Jedná se zároveň o energii, která se uvolní při vzniku vazby.
	Vyjadřuje se v jednotkách eV nebo kJmol-1.
	Čím větší je hodnota vazebné energie, tím je daná vazba pevnější. S rostoucí násobností vazby vazebná energie roste. 
	Délka vazby (r0) – vzdálenost atomových jader odpovídající minimální energii soustavy.
	Čím je vazba kratší, tím má větší energii a je pevnější. S rostoucí násobností vazby se její délka zkracuje.
	Vyjadřuje se v jednotkách nm nebo pm.

	Tab. V  Energie a délka některých vazeb
	4.5. Mezimolekulové přitažlivé síly
	Mezimolekulové přitažlivé síly ovlivňují vlastnosti celého souboru molekul – molekulové látky.
	Spojování molekul prostřednictvím mezimolekulárních sil na kapalné nebo tuhé molekulové látky se neřídí zákony chemického slučování, ani při něm nedochází k chemickým přeměnám.
	Podle povahy a pevnosti rozdělujeme mezimolekulové síly na síly van der Waalsovy a na vodíkové vazby.

	4.5.1. Van der Waalsovy síly
	Tyto síly jsou asi desetkrát slabší než kovalentní vazby, které působí mezi atomy v molekule.
	Jejich původ se vysvětluje podle toho, zda se jedná o molekuly polární nebo nepolární. Podstatou je však vždy přitažlivé elektrostatické působení mezi molekulami.
	Polární molekuly – orientují se tak, aby se navzájem přiblížily opačně nabitými póly, jimiž se přitahují.
	Polární a nepolární molekula – účinkem polární molekuly se v nepolární molekule indukuje dipól, který pak působí na polární molekulu.
	Nepolární molekuly – jsou přitahovány disperzními silami. Jejich vznik se vysvětluje tvorbou okamžitých dipólů jako důsledek neustálého oscilačního pohybu elektronového obalu vůči jádru. 

	4.5.2. Vodíková vazba
	Vyskytuje se u silně polárních molekul, v nichž je vodík vázán na atom fluoru, kyslíku, dusíku resp. chloru.
	Princip vodíkové vazby - vodík vázaný polární kovalentní vazbou s atomem X vstupuje do vazebné interakce s dalším atomem X (v sousední molekule), který má velkou elektronegativitu a obsahuje volný elektronový pár.
	Energie vodíkové vazby se pohybuje v rozmezí 10 až 40 kJmol-1.
	Vodíková vazby zvyšuje celkové mezimolekulové působení - sloučeniny s podílem této vazby vykazují vyšší teploty tání a varu.
	1. Elektronegativita je:
	a) schopnost atomu měnit intenzitu elektrického proudu
	b) míra schopnosti přitahovat elektrony sdílené jiným atomem
	c) energie potřebná k odtržení elektronu
	d) schopnost atomu tvořit kationty
	2. V molekule fluorovodíku se uplatňuje vazba:
	polární kovalentní                                    
	nepolární kovalentní
	kovová                   
	3. Mezi atomy kyslíku v molekule O2 působí:
	jednoduchá kovalentní vazba         
	dvojná kovalentní vazba
	4. Určete, která sloučenina netvoří vodíkové vazby.
	a) voda                          b) amoniak                     c) fluorovodík                     d) methan
	5. K uvedeným sloučeninám přiřaďte typ vazby správnou kombinací písmen.
	A) CsCl              B) Mg                  C) H2S               D) [Co(H2O)6]2+                E) CH4
	a) kovalentní      b) koordinační      c) kovová          d) polární kovalentní          e) iontová        
	6. Charakterizujte typ vazby v molekule chloridu lithného.
	kovalentní         
	koordinační        
	7. Vaznost atomu určuje:
	a) počet vodíkových vazeb, které atom tvoří
	b) počet kovalentních vazeb, které z něho vycházejí
	c) počet iontů vzniklých z atomu
	d) počet iontových vazeb, které atom může vytvořit
	8. Vyberte trojici molekul, ve kterých se kromě vazeb σ vyskytují také vazby π.
	NH3, HCl, H2                                         
	CH4, H2O, NH3  
	iontová                      
	koordinační
	trojná kovalentní vazba                  
	iontová vazba
	iontová         
	vodíková
	HF, Cl2, HI                                             
	CO2, HCN,N2
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	5. Periodická soustava prvků
	Studijní cíle
	Seznámit se s periodickou soustavou prvků v tzv. dlouhé úpravě.
	Ujasnit si souvislosti mezi stavbou elektronového obalu a umístěním prvků v periodickém systému.
	Porozumět rozdělení prvků podle elektronové konfigurace na bloky s, p, d, f – prvků.
	Pochopit a umět využívat základní pravidla, vyplývající z postavení prvku v periodickém systému:
	a) odvodit počet valenčních elektronů,
	b) určit základní hodnoty oxidačních čísel,
	c) rozdělit prvky na kovy a nekovy,
	d) znát, jak se mění hodnoty elektronegativit v periodách a skupinách,
	e) určit acidobazický charakter oxidů.

	5.1. Periodický zákon
	Odvodil jej poprvé D. I. Mendělejev (1869), jeho současná formulace zní:
	Fyzikální a chemické vlastnosti prvků a jejich sloučenin jsou periodickou funkcí jejich
	Grafickým vyjádřením tohoto zákona je periodická soustava prvků.
	Periodicita vlastností prvků úzce souvisí se stavbou jejich elektronových obalů.
	O chemických vlastnostech prvků rozhoduje především konfigurace vnější – valenční –
	elektronové vrstvy.

	5.2. Periodická soustava
	Periodická soustava prvků je rozdělena do vodorovných řad a svislých sloupců. Vodorovné řady se nazývají periody, svislé sloupce skupiny.
	Periody – dlouhá periodická tabulka jich obsahuje 7. 
	Číslo periody se shoduje s hlavním kvantovým číslem orbitalu s, který se v ní začíná zaplňovat elektrony.
	Každá perioda začíná prvkem, jehož jeden valenční elektron naplňuje orbital s, a končí prvkem se zcela zaplněnými orbitaly p.
	Výjimku tvoří první perioda – valenční elektrony zaplňují pouze orbital 1s.
	Skupiny – periodická soustava jich má celkem 18. 
	Skupiny tzv. nepřechodných prvků (s a p prvků) jsou navíc označena římskými číslicemi I až VIII – číslice udávají počet valenčních elektronů.
	Skupinu tvoří prvky se stejným počtem valenčních elektronů – prvky tedy mají podobné chemické vlastnosti.

	Tab. VI  Přehled skupinových názvů
	Alkalické kovy

	5.2.1. Klasifikace prvků podle elektronové konfigurace
	Na základě elektronové konfigurace prvky dělíme na: 
	s-prvky: prvky, jejichž valenční elektrony zaplňují orbitaly s ve vrstvě n.
	Patří sem prvky 1. a 2. skupiny a He.
	Ve sloučeninách vystupují tyto prvky v stabilních oxidačních číslech I, respektive II (kromě He).
	S výjimkou H a He se jedná o kovové prvky.
	Kovy mají nízké hodnoty elektronegativit, jsou značně reaktivní. 
	V reakcích vystupují jako redukční činidla.
	p-prvky: prvky, které doplňují valenční elektrony do orbitalů p ve vrstvě n.
	Patří sem prvky 13. až 18. (kromě He). 
	Jedná se o nekovy, polokovy a kovy.
	Prvky mají poměrně stálá oxidační čísla. Pokud se tato čísla mění, pak nejčastěji o dvě jednotky (např. C: II, IV nebo Cl: I, III, V, VII).
	Prvky s a p se souhrnně označují jako nepřechodné prvky.
	d-prvky: prvky, jejichž valenční elektrony zaplňují orbitaly typu d ve vrstvě (n – 1). Ve vrstvě n jsou elektrony zaplněny pouze orbitaly typu s.
	Patří sem prvky 3. až 12. skupiny. Tyto prvky jsou kovy, tvoří barevné ionty, mají proměnlivá oxidační čísla, snadno tvoří komplexní sloučeniny, často mají katalytické účinky, jejich sloučeniny bývají paramagnetické.
	d-prvky se označují jako přechodné kovy.
	f-prvky: prvky s valenčními elektrony umístěnými v orbitalech ns a (n – 2)f.
	Mezi f-prvky patří lanthanidy (prvky 6. periody s protonovými čísly 58 – 71, nacházející se za lanthanem) a aktinidy (prvky 7. periody s protonovými čísly 90 – 103, nacházející se za aktiniem).
	Prvky bývají označovány jako vnitřně přechodné.
	V důsledku stejné elektronové konfigurace dvou nejvyšších vrstev (n a n – 1) vykazují tyto prvky podobné vlastnosti nejen ve skupinách, ale i v periodách. Třetí vrstva (n – 2) má jen velmi malý vliv na chemické vlastnosti prvků.

	5.3. Periodicita vlastností prvků
	Postupné obsazování atomových orbitalů elektrony vykazuje periodický charakter. Počet prvků v jednotlivých periodách roste v řadě:
	Tato posloupnost vyplývá z výstavbového principu, podle něhož jsou atomové orbitaly obsazovány elektrony v určitém pořadí. Z tohoto důvodu se periodicky mění rovněž různé vlastnosti prvků.
	Prvky s obdobnou elektronovou konfigurací vykazují řadu podobných chemických i fyzikálních vlastností. Jedná se především o ionizační energii, elektronegativitu, kovový charakter, stálost oxidačních čísel, acidobazický charakter.

	5.3.1. Ionizační energie a elektronegativita
	Ionizační energie (I) - energie potřebná k odtržení elektronu od atomu.
	Slouží k charakteristice volných atomů, je mírou schopnosti atomu odevzdávat elektron.
	Energie potřebná k odtržení jednoho elektronu od elektricky neutrálního atomu se označuje jako první ionizační energie.
	Periody - hodnoty prvních ionizačních energií prvků rostou ve směru zleva doprava.
	Skupiny - hodnoty prvních ionizačních energií prvků rostou ve směru zdola nahoru.
	Elektronegativita (X) - veličina, která se používá k charakterizování vázaných atomů 
	(podrobněji viz kap. 4.1.2.). 
	Lze ji vypočítat z hodnot vazebných energií. 
	Za základ stupnice elektronegativit byla dohodou zvolena elektronegativita vodíku XH = 2,15. 
	Závislost hodnot elektronegativit na protonovém čísle vykazuje periodicitu.
	Nepřechodné prvky
	Periody:  elektronegativita prvků roste ve směru  zleva doprava.
	Skupiny:  elektronegativita prvků roste ve směru zdola nahoru.
	Přechodné kovy 
	elektronegativita prvků závisí na oxidačním čísle (roste s jeho rostoucí hodnotou).

	5.3.2. Kovový a nekovový charakter prvků.
	Podle chemických vlastností lze prvky rozdělit na kovy a nekovy. O zařazení prvků mezi kovy nebo nekovy rozhoduje uspořádání elektronového obalu a jejich schopnost odevzdávat nebo přijímat elektrony (elektronegativita).
	Kovy - jsou charakterizovány malým počtem elektronů v poslední elektronové vrstvě. Mají nízkou ionizační energii a slabě poutají valenční elektrony. Snadno elektrony uvolňují a tvoří jednoduché kationty typu Mz+.
	Nekovy - v poslední elektronové vrstvě mají větší počet elektronů. Vyznačují se vysokými hodnotami ionizačních energií a velkou schopností poutat valenční elektrony. Snadno přijímají elektrony a tvoří anionty.
	Periody - kovový charakter prvků roste zprava doleva.
	Skupiny - kovový charakter prvků roste shora dolů.
	Hranici mezi kovy a nekovy tvoří prvky, ležící kolem spojnice   B-At  (B, Si, Ge, As, Se, Sb, Te, At). Jedná se o polokovy.
	Polokovy mají částečně vlastnosti kovů a částečně vlastnosti nekovů.

	5.3.3. Oxidační čísla prvků ve sloučeninách
	Kladná oxidační čísla
	Nepřechodné prvky - maximální kladné oxidační číslo odpovídá římskému číslu skupiny.
	Stálost nižších oxidačních stupňů se zvyšuje s rostoucím protonovým číslem prvku ve skupině.
	Přechodné kovy - disponují větším množstvím kladných oxidačních čísel.
	Stálost vyšších oxidačních stupňů se zvyšuje s rostoucím protonovým číslem prvku ve skupině.
	Záporná oxidační čísla
	Vyskytují se u nepřechodných nekovových prvků 13. až 17. skupiny a vodíku.
	Jejich hodnoty jsou dány: 
	- u vodíku a prvků 13. skupiny římským označením čísla skupiny (tedy I repektive III), 
	- u prvků 14. - 17. skupiny rozdílem mezi římským číslem skupiny, ve které se prvek nachází, 
	a osmičkou.

	5.3.4. Acidobazický charakter oxidů
	Jedná se o reakce oxidů s vodou, kyselinami a zásadami. Podle těchto reakcí se rozlišují oxidy kyselé, zásadité, amfoterní a netečné.
	Závisí přibližně na elektronegativitě prvku. Vliv elektronegativity na acidobazický charakter oxidů vysvětluje následující tabulka.
	Nepřechodné prvky
	Skupiny - srovnávají se oxidy stejného typu  (stejná oxidační čísla)
	zásaditý charakter  oxidů roste ve směru shora dolů.
	Periody - srovnávají se oxidy v maximálních oxidačních číslech
	zásaditý charakter  těchto oxidů roste ve směru zprava doleva.
	Přechodné kovy
	acidobazický charakter oxidů závisí na oxidačním čísle
	s rostoucí hodnotou oxidačního čísla u téhož prvku se mění charakter oxidů od zásaditého přes amfoterní až po kyselý.
	Shrnutí

	1. Termínem perioda se v periodické tabulce označují:
	a) svislé sloupce                   b) vodorovné řady                  c) uhlopříčky
	2. Pořadí prvků v současné periodické tabulce je určeno:
	nukleonovým číslem                                  
	molární hmotností
	protonovým číslem                                     
	neutronovým číslem
	3. Určete, které bloky prvků označujeme jako nepřechodné prvky.
	a) d, f                    b) s, p                     c) s, d                     d) p, d
	4. Které z uvedených prvků nepatří do bloku s-prvků:
	H, Br, Fe, Sr, Xe, K, Li, Co, Zn, U, Ca, La, Ag, Kr
	5. Určete a zdůvodněte, které z daných prvků mohou dosáhnout maximálního 
	oxidačního čísla VI: Mo, Te, As, Mn, Se, Cr, Br.
	6. Prvky s nejvyšší hodnotou elektronegativity se nacházejí:
	v levém dolním rohu                                
	na počátku period 
	na rozhraní mezi d- a s-prvky                  
	v pravém horním rohu
	7. Prvky, jejichž hydroxidy jsou nejsilnější zásady, se nacházejí:
	na konci period                             
	na rozhraní mezi p- a d-prvky
	v levém dolním rohu                     
	v pravém horním rohu
	Obsah
	Tab. IX  Skupenské stavy látek
	Stupeň uspořádanosti
	Velikost soudržných sil

	Plynné skupenství

	Kapalné skupenství
	Tuhé skupenství


	1. Nejvyšším stupněm uspořádanosti částic se vyznačuje skupenství:
	a) plynné                        b) plazmatické                        c) kapalné                       d) tuhé
	2. Sublimace je přechod ze skupenství:
	kapalného do plynného                              
	tuhého do plynného   
	3. Na Mt. Everestu je tlak asi 35 kPa. Voda tam vře asi  při:
	a) -3 oC                             b) 70 oC                                  c) 100 oC                       d) 110 oC
	tuhého do kapalného                                  
	plynného do kapalného

	6.4.1. Ideální plyn
	Mezi molekulami ideálního plynu nepůsobí žádné přitažlivé síly.
	Důsledek - ideální plyn je dokonale tekutý (neexistuje v něm vnitřní tření).
	Při srážkách se molekuly ideálního plynu chovají jako dokonale pružné koule.
	Důsledek - při srážkách nedochází ke ztrátám energie.
	U molekul ideálního plynu se zanedbává jejich objem a tvar, hmotnost  molekul zůstává zachována. Molekuly plynu se chovají jako hmotné body.
	Důsledek - ideální plyn je dokonale stlačitelný (lze jej stlačit na nulový objem).
	Skutečné plyny se modelu ideálního plynu blíží tím více, čím jsou zředěnější a čím vyšší je jejich teplota.

	6.4.2. Zákony ideálních plynů
	Boylův - Mariottův zákon
	Popisuje izotermický děj  (T = konst.).
	Součin tlaku a objemu ideálního plynu je při stálé teplotě a stálém látkovém množství plynu konstantní.
	Grafickým znázorněním zákona je rovnoosá hyperbola.
	Gay-Lussacův zákon
	Popisuje izobarický děj (p = konst.).
	Při tomto ději s ideálním plynem o stálém látkovém množství je objem plynu přímo úměrný jeho termodynamické teplotě.
	Grafickým znázorněním izobarického děje v pV diagramu je přímka rovnoběžná s osou V.
	Charlesův zákon
	Popisuje izochorický děj (V = konst.).
	Při tomto ději s ideálním plynem o stálém látkovém množství je tlak plynu přímo úměrný jeho termodynamické teplotě.
	Grafickým vyjádřením izochorického děje v pV diagramu je přímka rovnoběžná s osou p.
	Tab. X  Základní zákony ideálního plynu.


	6.4.3. Stavová rovnice ideálního plynu
	Vyjadřuje vzájemný vztah mezi stavovými veličinami  p, V a T.
	Spojením Boylova - Mariottova, Gay-Lussacova a Charlesova zákona vzniká stavová rovnice ideálního plynu pro stavové změny:
	V chemii se častěji pracuje s obecnou stavovou rovnicí ideálního plynu ve tvaru:
	kde n je látkové množství plynu a R je molární plynová konstanta (R = 8,314 JK-1mol-1).
	Stavová rovnice ideálního plynu platí také pro směsi navzájem nereagujících ideálních plynů. Je-li směs tvořena plynnými složkami A, B, C, lze stavovou rovnici psát ve tvaru:
	kde P je celkový tlak plynné směsi, VS je celkový objem směsi.
	Daltonův zákon - celkový tlak plynné směsi P je roven součtu parciálních tlaků všech složek směsi:
	Parciální tlak plynné složky - tlak, který by tato složka měla, kdyby za dané teploty vyplňovala celkový objem směsi sama. Pro parciální tlak jedné složky (např. A) platí opět stavová rovnice: 

	6.4.4. Reálné plyny
	Zákony ideálních plynů pro ně platí pouze přibližně. Odchylky od ideálního chování se projevují tím více, čím nižší je teplota a čím vyšší je tlak plynu.
	Molekuly reálných plynů zaujímají určitý objem, který se nedá stlačit. 
	Důsledek - reálné plyny mají při vysokých tlacích větší objem, než odpovídá stavové rovnici ideálního plynu.
	Mezi molekulami reálných plynů působí přitažlivé van der Waalsovy síly.
	Důsledek - objem reálných plynů je při nízkých  a středních tlacích menší než odpovídá stavové rovnici.

	6.4.5. Van der Waalsova stavová rovnice reálného plynu.
	Vyjadřuje matematicky poměrně přesně skutečné chování reálného plynu. Píše se nejčastěji ve tvaru:
	Člen (n2a/V2) představuje kohezní tlak, který je výsledkem působení přitažlivých mezimolekulových sil. Poněvadž výslednice těchto sil působí ve směru od stěn dovnitř plynu, je naměřený tlak p o hodnotu kohezního tlaku menší, a proto musíme tuto korek
	Člen nb představuje korekci na vlastní objem molekul. Tento objem se už nedá stlačit.

	6.6.2. Jevy spjaté s krystalovou strukturou
	Polymorfie - některé látky krystalují podle způsobu přípravy a vnějších podmínek v různých krystalografických soustavách.
	Příklad: 
	CaCO3 krystaluje jako kalcit - trigonální soustava
	aragonit - orthorombická soustava
	U prvků se tento jev nazývá alotropie.
	Příklady: 
	C: modifikace grafit a diamant, S: modifikace kosočtverečná a jednoklonná síra,  
	P: modifikace bílý, červený a černý fosfor.
	Izomorfie - schopnost chemicky odlišných látek vytvářet směsné krystaly.
	Podmínka: izomorfní látky mají stejné nebo podobné stechiometrické složení, musí tvořit stejný typ krystalů, jejich strukturní částice musí být přibližně stejně veliké.
	Příklady: 
	MgCO3 - FeCO3 - CuCO3, KClO4 - KBF4, kamence
	4. Určité množství N2 zaujímá při teplotě 25 oC a tlaku 100 kPa objem 87,4 cm3. Jaký bude mít objem při teplotě 100 oC a tlaku  75 kPa?
	5. Jakou hmotnost má 10 dm3 methanu při teplotě 50 oC a tlaku 100 kPa?
	6. V alotropických modifikacích se vyskytuje:
	a) brom                 
	b) hliník                    
	8. Tvorba směsných krystalů je jev nazývaný:
	a) izomorfie          
	b) alotropie          
	Poznámka

	c) síra                       
	d) vápník
	c) polymorfie           
	d) amfoterita
	4. V2 = p1V1T2/T1p2 = 100 kPa.87,4 cm3.373K/298 K.75 kPa = 146 cm3
	5. m = pVM/RT = 100 kPa.10 dm3.16 g mol-1/8,31J K-1mol-1.323 K = 5,96 g
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	7. Disperzní soustavy
	Umět vysvětlit pojmy disperzní soustava, disperzní prostředí a disperzní podíl.
	Znát základní kriteria klasifikace disperzních soustav.
	Vědět, co je to roztok, jak roztoky klasifikujeme a jaké jsou nejběžnější typy roztoků.
	Umět vysvětlit pojmy rozpustnost, nasycený a nenasycený roztok.
	Vědět, co je to difuze, kdy k ní dochází a jak probíhá.
	Umět formulovat Raoultův zákon a vědět, jaký je jeho význam.
	Obsah
	Výklad


	7.1. Základní pojmy a klasifikace disperzních soustav
	Disperzní soustava - směs, ve které jsou jednotlivé složky velmi jemně rozptýleny (dispergovány) a vzájemně mezi sebou promíseny. Jednotlivé složky se označují jako disperzní prostředí a disperzní podíly.
	Disperzní prostředí - majoritní složka soustavy, která v ní vytváří základní prostředí.
	Disperzní podíly - zbylé minoritní složky, které jsou v disperzním prostředí rozptýleny.
	Přehled základních disperzních soustav uvádí Tab. XI.

	Klasifikace disperzních soustav se provádí podle různých kritérií, nejrozšířenějším je klasifikace podle velikosti částic disperzního podílu. Podle tohoto kritéria dělíme disperzní soustavy na pravé roztoky, koloidní roztoky a hrubé disperze (viz Tab
	Tab. XI  Přehled nejznámějších disperzních soustav
	Má vzhled rosolovité látky, schopné se vracet po mírné deformaci do

	Tab. XII  Klasifikace disperzních soustav podle velikosti částic
	7.2. Pravé roztoky
	Roztok - homogenní disperzní soustava dvou nebo více chemicky čistých látek, jejichž vzájemné 
	zastoupení lze v určitých mezích plynule měnit.
	Vzniká rozpouštěním disperzních podílů v disperzním prostředí a má v celém svém objemu stejné složení.
	Disperzní prostředí se u pravých roztoků označuje jako rozpouštědlo.
	Disperzní podíly se u pravých roztoků označují jako rozpuštěné látky.
	V závislosti na vnějších podmínkách (teplotě a tlaku) roztoky dělíme na: plynné (vzduch), kapalné (NaCl ve vodě), pevné (slitiny kovů).
	Rozpouštění - samovolný proces, na kterém se podílejí všechny látky tvořící roztok.
	Probíhá tehdy, získá-li soustava smísením větší stabilitu, než je stabilita původních čistých látek.
	Stabilita soustavy - souvisí s její energií a uspořádaností základních stavebních částic (atomů, 
	molekul, iontů).
	Vzájemná mísitelnost látek - je silně ovlivněna přitažlivými silami mezi základními částicemi. 
	Nejmenší síly působí mezi částicemi plynů - plyny jsou dokonale mísitelné.
	Neomezeně mísitelné látky - některé látky, které spolu vytvářejí roztok v libovolném poměru.
	Omezeně mísitelné látky - látky, které se rozpouštějí pouze v určitých poměrech až do vzniku tzv. nasyceného roztoku.
	Difúze - samovolně probíhající převod rozpuštěné látky z míst vyšší koncentrace do míst s nižší 
	koncentrací. 
	Probíhá až do vyrovnání koncentrací v celém objemu roztoku a ustavení rovnováhy.
	Koloidní částice difundují pomaleji než molekuly nebo ionty rozpuštěné látky v roztoku.
	Průběh difúze je znázorněn na Obr. 7-1.
	Obr. 7-1   Schématické znázornění průběhu difúze:
	(1)  Počáteční stav - dvě navzájem mísitelné látky před vzájemným smísením.
	(2) Vlastní difúze: Látky přecházejí samovolně (Brownovým pohybem) z prostředí kde je jejich koncentrace vyšší směrem tam, kde byla dosud jejich koncentrace nižší. Nedifunduje jen jedna látka do druhé. Proces je pro látku a rozpouštědlo vzájemný.
	(3)  Výsledný stav - vznik roztoku, ustavení rovnovážného stavu
	Rozpustnost (S) - maximální množství látky, které se rozpustí v určitém množství rozpouštědla za daných podmínek (teploty a tlaku). 
	Vyjadřuje se buď hmotnostním zlomkem rozpuštěné látky nebo hmotností rozpuštěné látky, připadající na 100 g  rozpouštědla. Pro látku B tedy platí: , kde mR je hmotnost rozpouštědla.
	Rozpustnost často značně závisí na teplotě.
	Obr. 7-2  Závislost rozpustnosti některých solí na teplotě

	Vzájemná rozpustnost látek je závislá na jejich chemické povaze: je tím lepší, čím jsou látky chemicky příbuznější.
	Příklad:  Rozpustnost iontové sloučeniny NaCl uvádí následující schéma.
	Tab. XIII  Přehled rozpustnosti některých anorganických sloučenin ve vodě
	S rozpustností látek souvisí pojmy nasycený, nenasycený a přesycený roztok.
	Nasycený roztok - roztok, ve kterém se za určité teploty již nerozpustí více látky. Přebytečná látka je v dynamické rovnováze s nasyceným roztokem.
	Složení nasyceného roztoku udává rozpustnost látky za dané teploty.
	Nenasycený roztok - roztok, který obsahuje méně látky než udává její rozpustnost za dané teploty.
	Přesycený roztok - obsahuje více rozpuštěné látky, než odpovídá rozpustnosti za dané teploty.
	Lze jej získat opatrným ochlazováním nenasyceného roztoku.
	Přesycený roztok představuje metastabilní stav - vhozením krystalku rozpuštěné látky ihned vykrystalizuje nadbytečná látka a vznikne nasycený roztok, odpovídající dané teplotě.

	7.2.1. Ideální roztok
	Modelová soustava, ve které se její složky vzájemně chemicky ani fyzikálně neovlivňují.
	Extenzívní veličiny (objem, energie aj.) jsou aditivní - sčítatelné.
	Příklad: Objem ideálního roztoku je roven součtu objemů čistých složek.
	Vznik ideálního roztoku není spojen se spotřebou ani uvolňováním energie ve formě tepla.
	Pro ideální roztoky přesně platí Raoultův zákon.
	Ideálnímu roztoku se svým chováním přibližují směsi plynů a roztoky chemicky velmi příbuzných látek, např. uhlovodíků.
	nad roztokem.

	7.2.2. Raoultův zákon
	Jako nad každou čistou látkou se i nad roztokem ustavuje rovnovážný tlak nasycené páry. Složky roztoku jsou v plynné fázi nad roztokem zastoupeny tím více, čím jsou těkavější.
	Pro parciální tlak libovolné složky nad ideálním roztokem odvodil M. M. Raoult (1887) zákon, který lze vyjádřit vztahem:
	Parciální tlak pB libovolné složky B nad ideálním roztokem je přímo úměrný molárnímu
	zlomku xB této látky v roztoku.
	Konstanta  úměrnosti   odpovídá tenzi nasycené páry čisté látky B při stejné teplotě.
	Platnost Raoultova zákona je podmínkou ideálnosti roztoku.
	Zákon má pro roztoky stejný význam jako stavová rovnice ideálního plynu pro plyny.

	7.2.3. Neideální roztoky
	Vykazují odchylky od Raoultova zákona. Odchylky mohou být kladné a záporné:
	Kladná odchylka - skutečná tenze složky nad roztokem je větší než v ideálním roztoku. 
	Záporná odchylka - skutečná tenze složky nad roztokem je menší než v ideálním roztoku. 
	Pro velmi zředěné roztoky, které vykazují odchylky od Raoultova zákona, platí Henryho zákon:
	Molární xB zlomek rozpuštěné látky B je přímo úměrný parciálnímu tlaku pB této látky.
	Konstanta úměrnosti KH se nazývá Henryho konstanta. Závisí na druhu rozpouštědla a na teplotě. S rostoucí teplotou klesá.

	7.2.4. Nejdůležitější typy roztoků
	Směsi plynů
	Směsi vzájemně chemicky nereagujících plynů lze považovat za ideální roztoky.
	Složky plynné směsi se chovají navzájem nezávisle, jako by za daných podmínek byly v nádobě samy. 
	Každou složku směsi lze charakterizovat parciálním tlakem (viz oddíl 6.4.3.).
	Celkový tlak směsi plynů je dán Daltnovým zákonem (viz oddíl 6.4.3.).
	Mezi parciálním tlakem pB libovolné složky B a celkovým tlakem P plynné směsi platí vztah:
	kde xB je molární zlomek složky B ve směsi
	Roztoky plynů v kapalinách
	A) Plyny s kapalinou chemicky nereagují.
	Rozpustnost plynů v kapalném rozpouštědle je malá - vznikají zředěné roztoky.
	Pro rozpuštěný plyn platí Henryho zákon. Rozpustnost plynu v kapalině vzrůstá s rostoucím parciálním tlakem plynu nad roztokem a s klesající teplotou.
	Příklad: O2, N2, H2, He
	B) Plyny s kapalinou chemicky reagují.
	Rozpustnost takových plynů v kapalném rozpouštědle je velká. Při rozpouštění se uvolňuje teplo.
	Pro rozpuštěný plyn neplatí Henryho zákon.
	Příklad: SO2, CO2, NH3, Cl2
	Roztoky v kondenzovaných soustavách
	Kondenzovaná soustava - systém, ve kterém není přítomna plynná fáze.
	Vzájemná rozpustnost složek (kapaliny, roztavené kovy, soli, tuhé látky) je velmi různá. Některé složky se navzájem rozpouštějí ve všech poměrech, jiné se mísí pouze omezeně.

	Otázky k opakování
	1. Kouř řadíme mezi:
	emulze           
	aerosoly             
	2. Vzduch je:
	a) heterogenní, vícesložková soustava.
	b) heterogenní, vícefázová soustava.
	c) homogenní, vícesložková soustava.
	d) homogenní, vícefázová soustava.
	3. Rozpustnost kyslíku ve vodě roste:
	a) s rostoucím parciálním tlakem O2 a s klesající teplotou.
	b) s rostoucím parciálním tlakem O2 a s rostoucí teplotou.
	c) s klesajícím parciálním tlakem O2 a s klesající teplotou.
	d) s klesajícím parciálním tlakem O2 a s rostoucí teplotou.
	4. Nasycený roztok je:
	a)  soustava dvou neomezeně mísitelných látek.
	b)  roztok, ve kterém se za dané teploty již nerozpustí více látky
	c)  roztok, který obsahuje méně látky, než je její rozpustnost za dané teploty
	d)  roztok, který obsahuje více látky, než je její rozpustnost za dané teploty
	5. Benzen C6H6 a toluen C6H5CH3 tvoří ideální roztok. Jaký bude objemový zlomek benzenu v roztoku, který vznikl smícháním 60 cm3 benzenu a 20 cm3 toluenu?
	suspenze              
	inkluze
	5. φ(C6H6) = V(C6H6)/[V(C6H6) + V(C6H5CH3)] = 60 cm3/(60 cm3 + 20 cm3) = 0,75

	8. Chemické reakce
	Osvojit si kritéria klasifikace chemických reakcí a umět je aplikovat na libovolnou reakci.
	Umět na základě reakčního tepla rozhodnout, zda je daná reakce exotermní nebo endotermní. Vědět, co tyto pojmy znamenají.
	Naučit se vyvozovat předběžné závěry o spontánnosti chemických dějů na základě jejich termodynamických charakteristik (ΔH).
	Vědět, jak je definována rychlost chemické reakce.
	Znát možnosti ovlivňování rychlosti chemické reakce.
	Být schopen definovat pojmy katalýza a katalyzátor, umět vysvětlit průběh katalyzované reakce.
	Znát základní teorie chemické kinetiky.
	Obsah

	8.1. Charakteristika chemických reakcí
	Chemické reakce - děje, jejichž podstatou jsou změny vazeb mezi atomy ve sloučeninách.
	Výsledek dějů - látkové přeměny, tj. zánik výchozích látek (reaktantů) a vznik nových látek (produktů).
	Průběh chemických reakcí se kvantitativně vyjadřuje chemickými rovnicemi.
	Chemická rovnice - kvantitativní zápis chemické reakce.
	Rovnice musí splňovat zákon zachování hmotnosti - na obou stranách rovnice musí být stejný počet atomů daného prvku. Rovnost mezi levou a pravou stranou rovnice se znázorňuje rovnítkem.
	Čísla udávající v chemické rovnici počet částic reaktantů a produktů se nazývají stechiometrické koeficienty.
	Při reakcích iontů se uplatňuje zákon zachování elektrického náboje - úhrnný elektrický náboj reaktantů je roven úhrnnému elektrickému náboji produktů.
	V některých případech se v chemické rovnici uvádějí skupenské stavy látek. K tomuto účelu se používají následující symboly:
	(s) - tuhá látka,     (l) - kapalina,     (g) - plyn,     (aq) - vodný roztok
	Nevyčíslená nebo neúplná chemická rovnice představuje reakční schéma, v němž je rovnítko nahrazeno šipkou.

	8.2. Klasifikace chemických reakcí
	Chemické reakce lze klasifikovat podle různých kritérií:
	Klasifikace podle vnějších změn - rozlišujeme chemické reakce skladné, rozkladné, 
	substituční a reakce podvojné záměny.
	Klasifikace podle počtu fází - reakce se dělí na homogenní a heterogenní
	Klasifikace podle přenášených částic - nejčastěji používaný způsob dělení chemických reakcí. Klíčovým dějem je proces spojený s přenosem protonů, elektronů nebo s tvorbou koordinačně-kovalentní vazby. Rozlišujeme chemické reakce protolytické, oxidačn

	8.2.1. Klasifikace chemických reakcí podle vnějších změn
	Reakce skladné (syntézy) - ze dvou nebo více látek jednodušších vzniká látka složitější.
	Reakce rozkladné (analýzy) - z látky složitější vznikají dvě nebo více látek jednodušších.
	Reakce substituční (vytěsňovací) - atomy prvku vázaného ve sloučenině jsou nahrazeny atomy volného prvku.
	Reakce podvojné záměny (konverze) - dochází k výměně atomů nebo atomových skupin mezi molekulami dvou sloučenin.

	8.2.2. Klasifikace chemických reakcí podle počtu fází
	Reakce homogenní - všechny složky reakční soustavy jsou v jedné fázi.
	Reakce heterogenní - složky jsou v reakční soustavě v různých fázích.

	8.2.3. Klasifikace chemických reakcí podle přenášených částic.
	Protolytické reakce - děje, založené na výměně protonu H+ mezi kyselinou a zásadou podle obecného vztahu: kyselina = zásada + H+
	Oxidačně-redukční reakce - mezi reagujícími látkami dochází k přenosu elektronů podle obecného vztahu: Ox + ze- = Red, kde Ox je oxidovaná a Red je redukovaná forma látky. Prvky mění svá oxidační čísla.                     
	Komplexotvorné reakce - vyznačují se přenosem iontů nebo molekul mezi reagujícími látkami za vzniku koordinačních sloučenin.
	1. Doplňte stechiometrické koeficienty do následující chemické rovnice:
	2. Doplňte pravou stranu rovnice, rovnici vyčíslete a určete druh chemické reakce.
	4. Která z následujících reakcí je reakce oxidačně - redukční:
	a) HCl + KOH = KCl + H2O
	b) Pb(NO3)2 + 2KI = PbI2 + 2KNO3
	c) SiO2 + 4HF = SiF4 + 2H2O
	d) 3CuS + 8HNO3 = 3CuSO4 + 8NO + 4H2O
	5. Protolytické reakce jsou děje, při kterých se mezi kyselinou a zásadou vyměňují:
	a) neutrony           b) protony           c) elektrony            d) ionty           e) molekuly
	6. Kolik fází  je v následující heterogenní reakční soustavě?
	Mg(s) + 2HCl(aq) = MgCl2(aq) + H2(g)
	a) 1 fáze 
	b) 2 fáze 
	7. Vypočítejte hmotnost uhlíku  potřebného k redukci 1000 g oxidu železitého na 
	elementární železo.
	c) 3 fáze                
	d) 4 fáze 

	Výklad
	8.3. Energetika chemických reakcí
	Chemická energetika - zabývá se energetickou bilancí chemických dějů, z ní vyvozuje závěry o 
	uskutečnitelnosti těchto dějů.
	Stav soustavy - je určen souhrnem stavových funkcí. Jedná se především o termodynamické 
	funkce vnitřní energii (U) a entalpii (H).
	Termodynamický děj - označuje se tak přechod z jednoho stavu reakční soustavy do stavu 
	druhého. Děj může být vratný nebo nevratný.
	Vratný (reverzibilní) děj - soustava prochází velkým počtem malých stavových změn, při kterých je stále v rovnováze s okolím. Děj lze kdykoliv zastavit a obráceným sledem malých změn vrátit soustavu i okolí do původního stavu. Děj může být obrácen sá
	Nevratný (ireverzibilní) děj - každý děj, který probíhá samovolně (bez dodání energie). Při tomto ději není konána maximální práce, děj může být obrácen pouze dodáním vnější energie.

	8.3.1. Vnitřní energie reakční soustavy
	Součet všech druhů energií obsažených v soustavě (energie atomových jader a elektronů, energie všech druhů molekulového pohybu, energie mezimolekulového působení atd.)
	Nelze určit absolutní hodnotu vnitřní energie, ale pouze její změnu. 
	Změna vnitřní energie (ΔU) - může být vyvolána chemickou reakcí. 
	Projevuje se uvolňováním nebo spotřebou energie ve formě tepla (Q) a práce (W).
	U chemických reakcí se uplatňuje pouze objemová práce (probíhají vesměs za konstantního atmosférického tlaku) W = -pΔV, kde ΔV je změna objemu. Změnu vnitřní energie pak vystihuje rovnice:

	8.3.2. Reakční teplo
	Jedná se o teplo uvolněné nebo spotřebované při chemické reakci. Značí se Q a vyjadřuje se v jednotkách kJ mol-1.
	U chemických reakcí probíhajících za konstantního tlaku (izobarické děje) se reakční teplo (Qp) vyjadřuje pomocí změny stavové funkce entalpie (ΔH).
	Podle toho, při jakém pochodu se reakční teplo uvolňuje nebo pohlcuje, rozeznáváme:
	a) teplo neutralizační                                  b) teplo rozpouštěcí
	c) teplo zřeďovací                                      d) teplo slučovací
	e) teplo spalné
	Standardní reakční teplo (ΔH0) - reakční teplo reakce, jejíž výchozí látky i produkty jsou ve standardních stavech (T = 298 K, p = 101,325 kPa, pevná látka je v nejstálejší modifikaci).
	Podle hodnot reakčního tepla dělíme chemické reakce na exotermní a endotermní:
	Exotermní reakce - reakční soustava teplo uvolňuje, ΔH < 0.
	Příklad:                         2H2(g) + O2(g) = 2H2O(g)              ΔH0 = -483,6 kJ mol-1
	Endotermní reakce - reakční soustava teplo pohlcuje, ΔH > 0.
	Příklad:                         C(s) + 2S(g) = CS2(g)                    ΔH0 = 128 kJ mol-1
	Obr. 8-1  Změny entalpie soustavy při chemické reakci
	1. Termochemický zákon:
	Reakční teplo přímé a zpětné reakce je až na znaménko 
	stejné.
	Příklad:  C(s) + H2O(g) = CO(g) + H2(g)        ΔH0 = 131,16 kJ mol-1
	CO(g) + H2(g) = C(s) + H2O(g)        ΔH0 = -131,16 kJ mol-1
	2. Termochemický zákon  (G. H. Hess, 1840):
	Celkové reakční teplo nezávisí na přechodných stavech reakce, ale jen na počátečním a
	konečném stavu reakční soustavy.
	Zákon umožňuje vypočítat reakční tepla reakcí, u kterých je nelze přímo změřit.
	Příklad:                        C(s) + O2(g) = CO2(g)              ΔH0 = -392,9 kJ mol-1 
	1) C(s) + 1/2O2(g) = CO(g)           ΔH01 = -109,7 kJ mol-1
	2) CO(g) + 1/2O2(g) = CO2(g)      ΔH02 = -283,2 kJ mol-1

	8.3.4. Výpočty reakčního tepla
	K výpočtům reakčního tepla lze využít slučovacích nebo spalných tepel.
	Slučovací teplo (ΔH0sl) látky - reakční teplo reakce, při níž vzniká 1 mol této látky z prvků. Slučovací tepla prvků ve standardním stavu jsou rovna nule.
	1. člen na pravé straně: součet slučovacích tepel produktů
	2. člen na pravé straně: součet slučovacích tepel výchozích látek.
	Slučovací tepla je vždy nutno vynásobit stechiometrickým koeficientem (ν) příslušné látky v chemické rovnici.
	Spalné teplo (ΔH0sp) látky - reakční teplo uvolněné při dokonalém spálení 1 molu látky na stálé oxidační produkty (H2O, CO2 apod.).
	1. člen na pravé straně: součet spalných tepel výchozích látek
	2. člen na pravé straně: součet spalných tepel produktů.
	Spalná tepla je vždy nutno vynásobit stechiometrickým koeficientem (ν) příslušné látky v chemické rovnici.
	Slučovací a spalná tepla se udávají v kJ mol-1 a jsou tabelována pro sloučeniny za standardních podmínek.
	8.  Změna vnitřní energie soustavy se projevuje:
	a) pouze uvolňováním nebo spotřebou energie ve formě tepla (Q),
	b) pouze konáním mechanické práce (W),
	c) uvolňováním nebo spotřebou energie ve formě tepla (Q) a práce (W),
	d) žádnou z uvedených možností.
	9.  Při exotermní reakci je:
	a) ΔH < 0, reakční teplo se spotřebuje         
	b) ΔH < 0, reakční teplo se uvolňuje
	10.  Reakční teplo reakce  2HgO(s) = 2Hg(s) + O2(g)  je ΔH0 = 180,8 kJmol-1.  Jaká bude 
	hodnota reakčního tepla reakce:    2Hg(s) + O2(g) = 2HgO(s) ?
	11.  Reakční teplo reakce    Mg(s) + 2HCl(g) = MgCl2(s) + H2(g)    je ΔH0 = -456 kJmol-1.  
	Jaké bude reakční teplo reakce, vznikne-li 6,5 molu vodíku.
	12.  Určete hodnotu ΔH0 pro reakci Sn(s) + 2Cl2(g) = SnCl4(l), je li pro reakci: 
	Sn(s) +  Cl2(g) = SnCl2(s)         = -349,4 kJmol-1 
	a pro reakci:             SnCl2(s) + Cl2(g) = SnCl4(l)      = -195,2 kJmol-1.
	c) ΔH > 0, reakční teplo se spotřebuje         
	d) ΔH > 0, reakční teplo se uvolňuje
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	Obr. 8-2  Průběh reakce jodu s vodíkem.
	Vliv katalyzátoru
	12. Z 2. termochemického zákona plyne: ΔH0 = -349,4 kJmol-1 - 195,2 kJmol-1 = -544,6 kJmol-1
	Obsah

	Obr. 9-1  Změny rychlostí a koncentrací při ustavení dynamické rovnováhy reakce:  
	H2(g) + I2(g) = 2HI(g)
	a) změny rychlostí, vychází-li reakce z H2 a I2
	b) změny koncentrací, vychází-li reakce z H2 a I2
	c) změny koncentrací, vychází-li reakce z HI
	U reakcí probíhajících v plynné fázi lze rovnovážnou konstantu vyjádřit i relativními parciálními tlaky (pi)r složek.
	Příklad:    Pro reakci                           
	bude mít rovnovážná konstanta tvar:   
	Relativní parciální tlak je poměr parciálního tlaku látky ke zvolenému standardnímu tlaku p0. Obvykle je p0 = 101,325 kPa. 
	Mezi rovnovážnými konstantami Kc a Kp existuje vzájemný vztah, umožňující jejich přepočet:
	kde c0 = 1moldm-3, p0 = 101,325 kPa, Δυ je rozdíl stechiometrických koeficientů reagujících látek. 
	Pro uvedenou reakci:  Δυ = 2 - (1 + 1) = 0, pak .

	9.2.1. Heterogenní chemická rovnováha
	V heterogenních soustavách nejsou všechny složky ve stejné fázi.
	Rovnovážná konstanta je v heterogenních soustavách definována pouze parciálními tlaky plynných látek nebo koncentracemi látek přítomných v nenasyceném roztoku.
	Příklad:  
	rozklad uhličitanu vápenatého: 
	CaCO3(s) = CaO(s) + CO2(g)
	Rovnovážná konstanta:                           
	Vytěsňování mědi zinkem:
	CuSO4(aq) + Zn(s) = Cu(s) + ZnSO4(aq)
	Rovnovážná konstanta:                         

	9.2.2. Využití rovnovážných konstant
	Podle hodnoty rovnovážné konstanty lze předpovědět, kterým směrem bude reakce probíhat a na které straně se ustaví rovnovážný stav.
	Důsledky:
	K > 106       rovnováha je zcela vpravo
	(v systému existují prakticky jen produkty)
	K = 1          rovnováha je uprostřed
	K < 10-6      rovnováha je zcela vlevo
	(v systému existují prakticky jen výchozí látky)

	9.2.3. Faktory ovlivňující chemickou rovnováhu
	Vliv reakčních podmínek na rovnovážné složení soustavy je dán obecným principem akce a reakce (Le Chatelier, K. F. Braun, J. H. van‘ t Hoff):
	Porušení rovnováhy vnějším zásahem (akcí) vyvolává děj (reakci) směřující ke zrušení 
	účinku tohoto vnějšího zásahu.
	A) Ovlivňování rovnovážného složení soustavy změnou koncentrace
	Příklad:       
	CH3COOH + C2H5OH = CH3COOC2H5 + H2O
	Odebírání produktu (CH3COOC2H5) vede k posunu rovnováhy doprava.
	Přidáním výchozí látky (např. C2H5OH) se rovnováha posouvá doprava.
	B) Ovlivňování rovnovážného složení soustavy změnou tlaku
	Změnou tlaku lze ovlivňovat chemickou rovnováhu u reakcí, v nichž se mění látková množství plynných reakčních složek.
	Příklad:                
	NH4Cl(g) = NH3(g) + HCl(g)
	Snížením tlaku se posouvá chemická rovnováha doprava (ve směru  zvětšení látkového množství a tím i objemu).
	Zvýšení tlaku vede k posunu rovnováhy doleva (ve směru zmenšení látkového množství).
	C) Ovlivňování rovnovážného složení soustavy změnou teploty
	Endotermní reakce - s rostoucí teplotou roste hodnota rovnovážné konstanty, rovnováha se posouvá doprava (k produktům).
	Exotermní reakce - s rostoucí teplotou klesá hodnota rovnovážné konstanty, rovnováha se posouvá vlevo (k reaktantům).
	D) Ovlivňování rovnovážného složení soustavy katalyzátorem
	Příklad:   
	nekatalyzovaná reakce:                 A2 + B2 = 2AB
	rovnovážná konstanta:                          
	katalyzovaná reakce:                      I. 2K + A2 = 2KA
	II. 2KA + B2 = 2K + 2AB
	rovnovážné konstanty:          
	Výsledná rovnovážná konstanta:      
	Katalyzátor urychlí ustavení rovnováhy, neovlivňuje však hodnotu Kc, a tedy ani rovnovážné složení soustavy.
	1. Zapište různými způsoby rovnovážnou konstantu reakce:
	N2(g) + O2(g) = 2NO(g)           (H = 180 kJ mol-1
	2. Jak ovlivní zvýšení teploty nebo tlaku rovnováhu reakce uvedené v příkladu 1?
	3. Napište rovnovážnou konstantu pro uvedené rovnovážné systémy:
	4. Chemická rovnováha v reakčním systému je charakterizována:
	a)  neustále proměnnou koncentrací výchozích látek a produktů,
	b) neměnnou koncentrací výchozích látek a proměnnou koncentrací produktů,
	c) proměnnou koncentrací výchozích látek a neměnnou koncentrací produktů,
	d)  neměnnou koncentrací výchozích látek a produktů.
	5. Guldbergův - Waageův zákon byl odvozen na základě závislosti:
	a)  rychlosti chemické reakce na koncentracích výchozích látek,
	b)  energie chemické reakce na tepelném obsahu látek,
	c)  rychlosti chemické reakce na potenciální energii produktů,
	d)  rychlosti chemické reakce na potenciální energii výchozích látek.
	6. Vyberte správné tvrzení pro rovnovážné reakce:
	a)  zvýšení teploty má vliv na vzrůst koncentrace produktů exotermní reakce,
	b)  při odebírání produktu dochází ke zvýšení koncentrace výchozích látek,
	c)  změna tlaku nemá vliv na rovnovážnou reakci, při níž se látkové množství plynných složek  
	nemění,
	d)  odebírání produktu neovlivňuje rovnovážný stav reakce.
	7. Má-li systém vysokou hodnotu rovnovážné konstanty znamená to, že v systému:
	a)  existují prakticky jen produkty,
	b)  existují prakticky jen výchozí látky,
	c)  jsou koncentrace výchozích látek i produktů prakticky stejné,
	d)  reakce probíhá typicky vratně.
	2. zvýšení teploty - rovnováha se posune doprava (ve prospěch NO)
	zvýšení tlaku   - nenastane posun rovnováhy (stejná látková množství vlevo i vpravo)

	10. Iontové rovnováhy
	Studijní cíle:
	Umět vysvětlit pojmy elektrolytická disociace, elektrolyt a neelektrolyt, pochopit význam disociační konstanty.
	Znát základní principy protolytických, srážecích a redoxních reakcí. Umět tyto reakce identifikovat.
	Osvojit si Brönstedovu teorii kyselin a zásad. Vědět, co je to konstanta acidity resp. konstanta bazicity a k čemu obě konstanty slouží .
	Pochopit význam součinu rozpustnosti.
	Znát definici pH, vědět jakých hodnot pH může nabývat kyselý, neutrální a zásaditý roztok.
	Definovat pojmy oxidace a redukce, v konkrétní redoxní reakci poznat oxidační a redukční činidlo.
	Podle hodnoty E0 a postavení kovu v elektrochemické řadě napětí kovů umět odvodit redoxní vlastnosti daného kovu.
	Obsah


	Elektrolytická disociace látek
	Iontové rovnováhy - jedná se o homogenní nebo heterogenní rovnováhy v soustavách, v nichž některé částice nesou elektrický náboj. Mezi tyto rovnováhy patří reakce protolytické, srážecí, oxidačně-redukční aj.
	Elektrolytická disociace - děj, při kterém se molekuly některých látek štěpí v roztoku na nabité částice - ionty.
	Látky podléhající elektrolytické disociaci se nazývají elektrolyty.
	Mezi elektrolyty patří: kyseliny, zásady, soli
	Z hlediska vazebných sil dělíme elektrolyty na iontové sloučeniny nebo molekulové sloučeniny s polárními vazbami.
	Iontové sloučeniny - soli a některé hydroxidy (KOH, NaOH). 
	Obsahují ionty již v tuhém stavu, jsou však nepohyblivé.
	Při rozpouštění v polárních rozpouštědlech (např. H2O) jsou ionty z krystalu působením dipólových molekul rozpouštědla vytrhávány a přecházejí do roztoku - stávají se volně pohyblivými. Uvolněné ionty jsou následně solvatovány (hydratovány).
	Solvatace - obklopení uvolněných iontů určitým počtem molekul rozpouštědla (v případě vody hovoříme o hydrataci).
	Při solvataci (hydrataci) dochází k uvolňování energie.
	Obr. 10-1  Rozpouštění iontové sloučeniny a následná solvatace
	Molekulové sloučeniny s polárními vazbami - kyseliny a četné zásady (např. HCl, HNO3, NH3)
	Tyto sloučeniny bez přítomnosti polárního rozpouštědla, např. v bezvodém stavu, ionty neobsahují. Vznik iontů je výsledkem chemické reakce mezi molekulami rozpouštědla a elektrolytu.
	Chemická reakce se označuje jako protolytická reakce.
	Příklad:
	nebo  
	Látky nepodléhající elektrolytické disociaci se nazývají neelektrolyty. Patří k nim řada organických látek (např. cukr, močovina).
	Disociační konstanta (Kd) - charakterizuje míru disociace látky.
	Vyjadřuje rovnováhu mezi disociovanými ionty a nedisociovanými molekulami.
	Pro elektrolyt obecného vzorce BA, kde probíhá disociace podle rovnice:
	BA = B+ +A-
	je disociační konstanta                     
	Podle velikosti disociační konstanty rozeznáváme:
	silné elektrolyty - jsou v roztoku při všech koncentracích zcela disociovány (např. NaCl, KNO3, Na2SO4, NaOH, KOH, Ca(OH)2 atd.)
	slabé elektrolyty - jsou v roztoku disociovány pouze částečně a kromě iontů obsahují i nedisociované molekuly (např. H2CO3, HCN, H2S, NH3.H2O, organické kyseliny jako HCOOH, CH3COOH a organické zásady)

	Protolytické rovnováhy
	Ustavují se v soustavách, kde při reakci dochází k výměně protonů mezi reagujícími látkami. Reakce se označují jako protolytické, reagujícími látkami jsou kyseliny a zásady.
	Kyselina - látka, která předává proton ve formě H+ jiné látce. Kyselina je dárce - donor - protonu (Brönstedova teorie).
	Zásada - látka, která je schopna přijímat proton ve formě H+ od jiné látky. Zásada je příjemce - akceptor - protonu (Brönstedova teorie).
	Příklad:
	Pozn.: Iont H3O+ se označuje jako oxoniový kation.
	Každou protolytickou rovnováhu lze formálně rozdělit na dvě dílčí rovnováhy.
	Příklad:
	HNO3 odštěpuje proton - kyselina, H2O proton přijímá - zásada.
	Elektrolytická disociace zásady ve vodě vede k ustavení protolytické rovnováhy, kterou lze charakterizovat rovnovážnou konstantou Kc nebo z ní odvozenou disociační konstantou zásady - konstantou bazicity (KB).
	Příklad:   
	Pro reakci                         NH3 + H2O = NH4+ + OH-
	má konstanta bazicity tvar:              
	Důsledek:  Čím vyšší je hodnota konstanty bazicity, tím silnější je příslušná zásada.
	Pro obecnou reakci typu:   HA + H2O = H3O+ + A-    platí, že:
	KV v uvedené rovnici je iontový součin vody. Silná kyselina je tedy vždy konjugována se slabou zásadou a obráceně.
	Hodnoty konstant acidity a bazicity různých látek jsou tabelovány.

	10.2.2. Disociace vody a pH
	Voda je látka amfoterního charakteru. Některé její molekuly fungují jako kyseliny, jiné jako zásady.
	Disociace vody - autoprotolýza vody - probíhá podle rovnice:
	a lze ji charakterizovat rovnovážnou konstantou ve tvaru:
	Při disociaci vody připadá při 25 oC na dvojici iontů H3O+ a OH- asi 555 miliónů nedisociovaných molekul vody. 
	Koncentrace nedisociovaných molekul je tedy prakticky konstantní a lze ji zahrnout do nové konstanty –  iontového součinu vody.

	Protože počítání se zápornými exponenty je nepraktické, byla zavedena logaritmická stupnice - stupnice pH.
	pH je definováno jako záporný dekadický logaritmus relativní rovnovážné koncentrace 
	Tab. XV Rozdělení roztoků podle hodnot pH.
	Molekulová rovnice
	Zn(OH)2(s) + 2HCl = ZnCl2 + 2H2O

	10.4. Oxidačně - redukční rovnováhy
	Ustavují se v soustavách, ve kterých probíhají oxidačně - redukční reakce.
	Oxidačně - redukční (redoxní) reakce - reakce, ve kterých se mění oxidační čísla prvků jako důsledek vzájemných výměn elektronů mezi reaktanty. 
	Počet přijímaných a uvolňovaných elektronů mezi reaktanty v jedné reakci je vždy shodný.
	Každou redoxní reakci lze formálně rozdělit na dva dílčí děje: oxidaci a redukci.
	Oxidace - reakce, při které reaktant předává svůj elektron (nebo elektrony) jinému reaktantu. Oxidační číslo prvku se uvolněním elektronů zvyšuje.
	Redukce - děj, při kterém reaktant přijímá elektron (nebo elektrony) od jiného reaktantu. Oxidační číslo prvku se přijetím elektronů snižuje.
	Příklad:                             
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	Prvek ve vyšším oxidačním čísle je oxidovaná forma (Ox), stejný prvek v nižším oxidačním čísle je redukovaná forma (Red).
	Oxidovaná a redukovaná forma prvku tvoří konjugovaný pár - redoxní systém.
	V redoxních soustavách reaguje vždy redukovaná forma jednoho redoxního systému s oxidovanou formou druhého systému a naopak.
	Obr. 10-3  Schéma obecné redoxní reakce.
	Příklad:                          
	Uvedená redoxní reakce představuje heterogenní rovnováhu, kterou lze charakterizovat rovnovážnou konstantou (Kc) ve tvaru:
	U redoxních reakcí se často používají pojmy oxidační činidlo a redukční činidlo.
	Oxidační činidlo - látka oxidující jiné látky tím, že od nich přijímá elektrony a sama se tak redukuje.
	Příklad: Cl2, F2, O2, (MnO4)-, (Cr2O7)2-, PbO2, atd.
	Redukční činidlo - látka redukující jiné látky tím, že jim předává elektrony a sama se tak oxiduje.
	Příklad: Fe, Zn, Na, C, H2, H2S, I-, atd.
	10.4.1. Oxidačně-redukční potenciál
	Elektrodový potenciál (Eox/red) - veličina sloužící k charakterizaci elektrod.
	Oxidovaná a redukovaná forma daného prvku tvoří konjugovaný oxidačně-redukční pár. Při ustavení rovnováhy mezi oběma formami, ve které vystupují také „volné“ elektrony, se soustava nabije na určitý elektrický potenciál.
	Jsou-li obě látky vytvářející konjugovaný pár v kontaktu s kovem (elektronovým vodičem), který zprostředkuje přívod nebo odvod elektronů, hovoříme o elektrodě a o elektrodovém potenciálu.
	Elektrodový potenciál – je dán rovnovážným napětím galvanického článku sestaveného z měřené elektrody a srovnávací elektrody.
	Srovnávací elektroda - standardní vodíková elektroda - je tvořena systémem H+/H2.
	Potenciál vodíkové elektrody je dohodou považován za nulový.
	Obr. 10-4   Schéma standardní vodíkové elektrody
	Hodnota elektrodového potenciálu je určena obecně Petersovou rovnicí:
	R - molární plynová konstanta, T - termodynamická teplota, z - počet vyměňovaných elektronů, F - Faradayova konstanta (96487 C mol-1), [ox] a [red] - relativní koncentrace oxidované a redukované formy látky,   - standardní elektrodový potenciál.
	Je-li pro danou elektrodu poměr   jednotkový, je elektroda ve standardním stavu a její potenciál je standardní.
	Význam standardních elektrodových potenciálů
	Informují o oxidačních a redukčních vlastnostech látek.
	Čím zápornější je hodnota E0ox/red tím silnějším redukčním činidlem je redukovaná forma dané látky.
	Silné oxidační činidlo je vždy konjugováno se slabým redukčním činidlem a opačně.

	10.4.2. Elektrochemická řada napětí kovů
	Vzniká seřadíme-li kovy a vodík (srovnávací prvek, viz vodíková elektroda) podle rostoucí hodnoty jejich standardních elektrodových potenciálů.
	Příklad části elektrochemické řady:
	Podle hodnoty standardních elektrodových potenciálů se kovy dělí na neušlechtilé a ušlechtilé.
	Neušlechtilé kovy - mají záporné hodnoty E0, nacházejí se v elektrochemické řadě napětí vlevo před vodíkem.
	Ušlechtilé kovy - mají kladné hodnoty elektrodových potenciálů, nacházejí se v elektrochemické řadě napětí vpravo za vodíkem.
	Důsledky:
	Méně ušlechtilý kov je schopen vytěsnit z roztoku kov ušlechtilejší, opačná reakce neprobíhá.
	Za vývoje vodíku se mohou v kyselinách rozpouštět pouze kovy neušlechtilé.
	Ušlechtilé kovy se rozpouštějí pouze v kyselinách s oxidačními účinky, reakcí nevzniká vodík.
	V neoxidující kyselině se ušlechtilý kov rozpouští pouze v přítomnosti oxidačního činidla. Reakcí nevzniká vodík.
	16. Při redoxní reakci je počet vyměňovaných elektronů mezi reaktanty:            
	rozdílný,                                                       
	shodný,
	c)   nelze rozhodnout, záleží na pH,
	d)   nelze rozhodnout, záleží na elektrodovém potenciálu.
	17. Vyberte správné tvrzení. V reakci    Zn + 2HCl = ZnCl2 + H2    se:
	zinek  redukuje                     
	H+  oxiduje
	c)   kation vodíku H+ působí jako redukční činidlo
	d)   zinek působí jako redukční činidlo
	18. Z následujících rovnic vyberte ty, ve kterých má peroxid vodíku H2O2 oxidační vlastnosti.
	a)   2KI + H2O2 + H2SO4 = I2 + K2SO4 + 2H2O
	b)   2KMnO4 + 5H2O2 +3H2SO4 = K2SO4 + 8H2O + 5O2 + 2MnSO4
	c)   Mn(OH)2 + H2O2 = MnO2.2H2O
	d)   PbO2 + H2O2 = Pb(OH)2 + O2
	19. Oxidaci lze charakterizovat jako:
	odnímání kyslíku ze sloučenin              
	hydrogenaci
	20. Který z následujících redoxních dějů se nemůže uskutečnit:
	Fe + Cu2+ = Fe2+ + Cu                    
	Mg + 2H+ = Mg2+ + H2
	21. Určete počet elektronů předaných při oxidaci iontů 2Cr3+ na Cr2O72-:
	a) 12                               b) 6                               c) 3                                 d) 2
	22. Na základě hodnot standardních elektrodových potenciálů rozhodněte, který z  
	uvedených kovů lze z roztoku vytěsnit železem?
	a) Pb                               b) Mg                           c) Al                                d) Sn
	E0(Fe2+/Fe) = -0,440 V,    E0(Pb2+/Pb) = -0,126 V,    E0(Mg2+/Mg) = -2,363 V,    E0(Al3+/Al) = -1,662 V,    E0(Sn2+/Sn) = -0,140 V
	Cu

	ztrátu elektronů                                      
	přijetí elektronů
	2Na + 2H+ = 2Na+ + H2                  
	d)   Zn2+ + 2Ag = Zn + 2Ag+
	16. b,                                                                              17. d,
	18. Jestliže H2O2 působí jako oxidační činidlo bude se sám redukovat na H2O. 
	Oxidační vlastnosti H2O2 představují rovnice a) a c).
	22. Železo je schopno vytěsnit z roztoku pouze ušlechtilejší kov, tedy kov s vyšším elektrodovým potenciálem. E0(Fe2+/Fe) < E0(Pb2+/Pb),       E0(Fe2+/Fe) < E0(Sn2+/Sn) 
	Cu


	11. Elektrochemie
	Studijní cíle:
	Definovat elektrochemické procesy.
	Osvojit si princip činnosti galvanických článků, umět jej vysvětlit na konkrétních příkladech.
	Znát typy galvanických článků a být schopen je charakterizovat.
	Vědět, co je to elektrolýza a jaké děje probíhají na jednotlivých elektrodách.
	Znát Faradayovy zákony elektrolýzy, umět je aplikovat na řešení jednoduchých úloh.
	Osvojit si princip elektrochemické koroze kovů.
	Obsah


	11.1. Elektrochemické procesy
	Jedná se o redoxní děje, při kterých se mění v průběhu chemické reakce část energie reakční soustavy na energii elektrickou, nebo naopak dodáním elektrické energie je vyvolán průběh chemické reakce.
	Přeměna části energie, uvolněné chemickou reakcí, na energii elektrickou je uskutečňována v galvanických článcích.
	Přeměna elektrické energie na energii chemické reakce se uskutečňuje při elektrolýze.
	Pro děje probíhající při elektrolýze nebo v galvanických článcích je charakteristické, že rozdělení redoxní reakce na oxidaci a redukci u nich není formální, ale skutečné. Oba dílčí redoxní děje probíhají na elektrodách.
	Na katodě dochází pouze k redukci reaktantů, na anodě probíhá pouze oxidační děj.

	11.2. Galvanické články
	Vznikají vodivým spojením dvou elektrod prostřednictvím elektrolytu. 
	V technické praxi slouží jako elektrochemické zdroje elektrického napětí.
	Daniellův galvanický článek - je složen ze zinkové a měděné elektrody.
	Měděná elektroda má vyšší elektrodový potenciál (E0 = 0,344V) - je kladnou elektrodou. Tvoří ji měď ponořená do roztoku CuSO4. Probíhá na ní redukční děj:
	Obr. 11-1  Schéma Daniellova 
	článku - elektrolyty odděleny
	solným můstkem (KCl).
	Pozn.: Solný můstek umožňuje
	vodivé spojení elektrolytů bez
	jejich vzájemného smísení.
	Zinková elektroda - tvořena zinkem ponořeným do roztoku ZnSO4. Má nižší elektrodový potenciál (E0 = -0,763V) - je zápornou elektrodou. Probíhá na ní oxidační děj:
	Výsledný redoxní děj:     
	Elektrolyty ZnSO4 a CuSO4 jsou odděleny diafragmou - porézní stěnou, která zabraňuje jejich smísení, ale umožňuje vodivé spojení.
	Elektromotorické napětí článku - napětí nezatíženého článku.
	Je rovno rozdílu potenciálů kladné a záporné elektrody, konkrétně pro Daniellův článek:
	Koncentrační článek - vzniká, ponoříme-li dvě stejné elektrody (např. měděné) do dvou různě koncentrovaných roztoků obsahujících ionty Cu2+. 
	Kladná elektroda - měď ponořená do koncentrovaného roztoku CuSO4 (koncentrace c1), probíhá zde redukční děj.
	Záporná elektroda - měď ponořená do zředěného roztoku CuSO4 (koncentrace c2), probíhá zde oxidační děj.
	Elektromotorické napětí článku:
	Obr. 11-2   Schéma koncentračního
	galvanického článku

	11.2.1. Typy galvanických článků
	Z hlediska technického provedení se galvanické články dělí na primární, sekundární a palivové.
	Primární články - galvanické články sestavené pouze pro jeden pracovní cyklus
	Elektroaktivní látky jsou do nich dodány již při jejich výrobě. Při vybíjení článku jsou tyto látky spotřebovávány nevratnou elektrochemickou reakcí.
	Obr. 11-3  Různé typy suchých 
	baterií - primárních článků
	Příklad:               
	Leclanchéův článek (suchý článek)
	Záporná elektroda - zinkový obal článku zevnitř pokrytý zinkovým amalgámem. Probíhá zde oxidační děj podle rovnice:
	Kladná elektroda - grafitová tyčinka pokrytá vrstvou MnO2. MnO2 plní funkci depolarizátoru - odstraňuje polarizační účinky vodíku, který se vylučuje na uhlíkové elektrodě a působí jako izolant. Probíhá zde redukční děj podle rovnice:
	Výsledná redoxní reakce při vybíjení článku:
	Elektrolyt - pasta složená ze zahuštěných roztoků NH4Cl a ZnCl2.
	Sekundární články (akumulátory) - galvanické články sestavené pro mnohonásobné opakování pracovních cyklů.
	Elektroaktivní látky se v akumulátorech tvoří elektrolýzou při jejich nabíjení.
	Při vybíjení článků jsou elektroaktivní látky opět spotřebovávány. 
	Příklad:                          
	Olověný akumulátor
	Kladná elektroda  - olověná deska pokrytá vrstvičkou PbO2. Probíhá zde redukční děj podle rovnice:
	Záporná elektroda - olověná deska, probíhá zde oxidační děj.
	Výsledná redoxní reakce:
	Elektrolyt - zředěná H2SO4 o hustotě 1,28 g/cm3.
	Napětí jednoho článku olověného akumulátoru je zhruba 2V. Články se spojují do baterií o výsledném napětí 4, 6, 12 nebo 24V.
	Palivové články - mají charakter kontinuálního chemického reaktoru.
	Elektroaktivní látky jsou do článku přiváděny nepřetržitě během jeho provozu.
	Účinnost palivových článků je téměř dvojnásobná oproti účinnosti tepelných elektráren
	Příklad:                   
	Kyslíko-vodíkový článek
	Elektrody - zhotoveny z porézního grafitu s obsahem práškového niklu. Probíhají na nich následující reakce:
	Záporná elektroda - probíhá oxidační děj:      
	Kladná elektroda - probíhá redukční děj:        
	Výsledná redoxní reakce:                          
	Elektrolyt - vodný roztok KOH.
	Napětí článku je asi 1,23V.
	Obr.11-5  Schéma palivového kyslíko-vodíkového článku.

	11.3. Elektrolýza
	Elektrochemický proces, při němž dochází v roztoku k chemickým přeměnám působením stejnosměrného napětí přiváděného  z vnějšího zdroje.
	Probíhá v zařízení zvaném elektrolyzér.
	Elektrolyzér tvoří nádoba s elektrolytem, do něhož jsou ponořeny dvě elektrody - katoda a anoda.
	Katoda - elektroda připojená k zápornému pólu zdroje. Vyznačuje se přebytkem elektronů, které při styku s elektrolytem předává iontům - probíhá na ní katodická redukce.
	Na katodě dochází při elektrolýze k vylučování kovu nebo vodíku v závislosti na typu elektrolytu.
	Anoda - elektroda připojená ke kladnému pólu zdroje. Vyznačuje se deficitem elektronů, které při styku s elektrolytem odebírá iontům - probíhá na ní anodická oxidace.
	Produkty elektrolýzy mohou sekundárně reagovat s dalšími látkami přítomnými v roztoku nebo s materiálem elektrod.
	Příklad:    
	Elektrolýza vody - slouží k výrobě velmi čistého H2.
	Katodická reakce (redukce):          
	Anodická reakce (oxidace):           
	Výsledná redoxní reakce:               

	Obr. 11-6  Pracovní schéma elektrolýzy vody
	Elektrolýza vodného roztoku NaCl - slouží k výrobě H2, Cl2 a NaOH.
	Katodická reakce (redukce):     
	Pozn.: Ionty H+ respektive H3O+, které vznikají disociací vody, se redukují snadněji než ionty
	Na+. Ty zůstávají v roztoku beze změny.
	Anodická reakce (oxidace):      
	Výsledná redoxní reakce:         
	Elektrolýza taveniny NaCl - slouží k výrobě Na a Cl2.
	Katodická reakce (redukce):     
	Anodická reakce (oxidace):      
	Výsledná redoxní reakce:          

	11.3.1. Faradayovy zákony elektrolýzy
	Kvantitativně popisují elektrochemické děje probíhající na elektrodách při elektrolýze.
	1. Faradayův zákon: Hmotnost látky m, která se vyloučí z elektrolytu na elektrodě, je úměrná velikosti náboje Q, prošlého elektrolytem při elektrolýze.
	I je stejnosměrný proud protékající elektrolytem po dobu Δt.
	Konstanta úměrnosti A je elektrochemický ekvivalent příslušné látky. Pro různé látky se elektrochemické ekvivalenty liší.
	2. Faradayův zákon: Elektrochemický ekvivalent prvku je přímo úměrný molární hmotnosti prvku M a nepřímo úměrný počtu jeho vyměněných nábojů ν.
	F je Faradayova konstanta (F = 9,65.104 C mol-1), 

	11.3.2. Využití elektrolýzy
	Výroba kovů – neušlechtilé kovy se získávají elektrolýzou roztavených solí nebo oxidů, ušlechtilé kovy pak elektrolýzou vodných roztoků jejich solí.
	Příklad:  Elektrolyticky se vyrábějí Na, Ca, Mg, Al.
	Rafinace (čištění) kovů, které byly vyrobeny jinak než elektrolyticky.
	Příklad: Cu, Ni
	Galvanické pokovování - kovový předmět, umístěný v lázni jako katoda, se pokrývá ochrannou vrstvou vyloučeného ušlechtilejšího kovu.
	Příklad: galvanické pochromování a poniklování ocelí
	Obr. 11-7   Elektrolyzér na výrobu Al (A-anoda, K-katoda, E-elektrolyt Al2O3 a Na3[AlF6]).

	11.3.3. Elektrochemická koroze kovů
	Uplatňuje se při vzájemném působení kovů a elektrolytů, a to jak vodných roztoků, tak tavenin.
	Je výslednicí dvou dílčích reakcí - anodové a katodové.
	Anodová reakce - oxidace, je charakterizována přechodem kovu M do roztoku ve formě kationtů M+.
	Místa na povrchu kovu, kde probíhá rozpouštění kovu se označují jako anodové oblasti.
	Vznikající elektron odčerpává katodová reakce v blízkém okolí.
	Katodová reakce - redukční děj (depolarizace), při němž se látka D schopná přibírat elektrony (depolarizátor) slučuje s elektronem.
	Depolarizátorem mohou být ionty H3O+ nebo vzdušný O2.
	Místa, kde probíhá depolarizace, se označují jako katodové oblasti.
	Při styku kovu s elektrolytem začne mezi anodovými a katodovými oblastmi protékat tzv. korozní proud. Ten je podstatou celého procesu elektrochemické koroze.
	Příčina elektrochemické koroze - skutečnost, že vyrobené kovy nejsou čisté. 
	Kovy obsahují příměsi (legury), nečistoty, jejich kovové mřížky jsou často narušeny mechanickým nebo tepelným  zpracováním - vznikají místa s rozdílnými elektrodovými potenciály.
	Jsou-li tato místa na povrchu kovu ve styku s elektrolytem, tvoří se stovky až tisíce tzv. lokálních galvanických mikročlánků, které způsobují lokální rozpouštění - oxidaci - kovu, tedy jeho korozi.
	Obr. 11-8  Schématické znázornění elektrochemické koroze kovů
	Shrnutí


	Otázky k opakování
	1. Na kladné elektrodě galvanického článku probíhá:
	a) vždy oxidační děj,                                                 b) vždy redukční děj,
	c) oxidační i redukční děj, záleží na hodnotě elektrodového potenciálu,
	d) žádný z uvedených dějů.
	2. Vyberte správné tvrzení. Elektromotorické napětí galvanického článku je:
	a) rovno rozdílu potenciálů obou elektrod v bezproudém stavu,
	b) rovno součtu potenciálů obou elektrod v bezproudém stavu,
	c) napětí změřené na svorkách zatíženého článku,
	d) vždy menší než jeho svorkové napětí.
	3. Napište rovnici reakce, která probíhá při elektrolýze taveniny MgCl2 na katodě.
	4. Napište rovnici reakce, která probíhá na anodě při elektrolýze vody.
	5. Kolik mědi se vyloučí při elektrolýze z roztoku CuSO4 za 24 hodin proudem 10A. Elektrochemický ekvivalent mědi (kationtu Cu2+) je A = 0,329.10-6 kg C-1.
	6. Při elektrolýze probíhá:
	a) na katodě oxidace,                                                      b) na anodě redukce,
	c) na katodě oxidace a současně na anodě redukce,
	d) na katodě redukce a současně na anodě oxidace.
	7. Elektrolýzou taveniny NaCl se může vyrábět:
	a) sodík,           b) chlorid,             c) kuchyňská sůl,             d) nelze provést.
	8. Při elektrolýze vodného roztoku NaCl se na katodě vylučuje:
	a) chlor,           b) kation sodný,             c) vodík,            d) anion chloridový.
	3. Na katodě probíhá redukční děj, při kterém dochází k vylučování kovu podle rovnice:
	4. Na anodě probíhá oxidační děj, při kterém dochází k vylučování kyslíku na elektrodě.
	5. Podle 1. Faradayova zákona je m = A·I·Δt. Dosazením příslušných hodnot do tohoto vztahu dostaneme: m = 0,329(10-6 kg C-1(10A(86400s = 0,284kg.



