 Chemické reakcie su chemické deje, pri ktorych vznikaju nové latky, pricom sa meni
zlozenie a Struktura castic reagujucich latok.

* Chemicka rovnica je strucny zapis chemickej reakcie vyjadreny pomocou chemickych
symbolov — chemickych vzorcov Ilatok s prislusSnymi koeficientami a znamienka
oddelujuceho reaktanty a produkty reakcie

reaktanty produkty

| A

2 KMnO,(s) + 16 HCl(ag) — 5 Clx(g) + 2 MnCly(aq) + 2 KCl(aq) + 8 H,O(l)

. alebo
skupenské stavy
solidus (s) ﬁ
liquidus (l) stechiometrické koeficienty
gaseus (g) alebo

aqueus (aq) =
solvent (solv)

Samostudium Sima a kol. Anorganickd chémia kapitoly 7.1-7.2
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e stavovy zapis chemickej reakcie

K ,C,0; g +3H,0, ) #8HCl o ——>2CrCly ) +2KCl ) 430, +7H,0

7(aq) 2(aq) 3(aq) (aq) 2(9) ()

* uplny idnovy (Casticovy) zapis chemickej reakcie

+ Cr,0,..+ 3H,0 +8Cl,, —> 2Cr;, + 6Cl, + 2Ky +2Cl ., + 30

7(aq) (aq) (aq) (aq) (aq) 2(9)

+8H,

(aq)

2K

(aq)

+7H,0

2(aq) ()
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e stavovy zapis chemickej reakcie

K ,C,0; g +3H,0, ) #8HCl o ——>2CrCly ) +2KCl ) 430, +7H,0

7(aq) 2(aq) 3(aq) (aq) 2(9) ()

* uplny idnovy (Casticovy) zapis chemickej reakcie
- 2— + — 3+ —
Aoyt Cr,0s g * 3H,0,4 + 8Hpg + 881 —— 2Crgg +8C1 o+ 2KT,, +20H7 ) + 30, +7H,0,,

7(aq)
e skrateny ionovy (Casticovy) zapis chemickej reakcie

+8H,

(aq

Cr,0,% + 3H,0

3+
o | ——> 2Cr +30

(aq) 2(9)

+7H,0

2(aq) (h



1. Podmienka zachovania poctu atdmov toho istého prvku

2. Podmienka zachovania naboja
3. Podmienka zachovania poctu prenasanych elektronov — tyka sa redoxnych reakcii

Priklad
Cr,0/4(aq) + 3 H,O,(aq) + 8 H30*(aq) —— 2 Cr’*(aq) + 3 O,(g) + 15 H,O(l)

1. 2 atdmy Cr su na lavej aj na pravej strane (podobne aj ostatné atomy)
2. naboj lavej strany (-2+8) sa rovna naboju pravej strany (2x(+3))
3. 2 atomy Cr" prijimaju 6 elektronov a redukuju sa na 2 atémy Cr'"

6 atdmov O' odovzdava 6 elektréonov a oxiduje sa na O



A. Podla zoskupovania atomov, resp. skupin atomov

1.ZluCovanie (syntéza): dve alebo viac latok 2.Rozklad: zlucenina sa rozklada na

sa kombinuje za vzniku zlozitejsej latky jednoduchsie latky
Na(g) + 3 Fa(g) — 2 NF3(g) 2 AgBr(s} ﬁ} 2 Ag(s) + Bra(l)
NH;(g) + HCI(g) — NH4Cl(s) 2 KCIO;(S] 2 KCI(s) + 3 Oa(g)
Cla(g) + 2 FeCla(aq) — 2 FeCls(aq) 2 NaHCOs(s) — NaxCOs(s) + COx(g) + H2O(g)

3.Substitiucia  (nahradzovanie): prvok
nahradza rb6zne prvky za vzniku novej
zlu€eniny a uvolnenia nahradného prvku

3. Podvojnd zamena (metatéza): dve
zlu€eniny si vymienaju iony alebo atomy za
vzniku novych zlucenin.

Cu(s) +2 AgNOs(aq) — Cu(NO:s)a(aq) +2 Ag(s)  AgNOs(aq) + NaCl(ag) —> NaNOs(aq) + AgCl(s)
Zn(s) + 2 HCl(aq) — ZnClx(aq) + Ha(g) Na,S(aq) + 2 HCl(aq) —> 2 NaCl(aq) + HS(g)
Clx(g) + 2 Nal(aq) — 2 NaCl(aq) + Ix(s) H>S04(aq) + 2 KOH(aq) — K2SO4(aq) + 2 H20(1)



B. Z hladiska skupenského stavu latok v chemickej reakcii

1.Homogénne reakcie: reaktanty aj produkty su v rovnakej faze

H,S04(aq) + 2 KOH(aq) —> K»>S04(aq) + 2 H,0(1)

Na(g) + 3 Fa(g) — 2 NF3(g)

2.Heterogénne reakcie: reaktanty a produkty su v takych skupenskych stavoch, ze

nemozu vytvorit jednu fazu.

2 NaHCOs(s) -2 Na,COs(s) + COs(g) + HoO(g)

C. Z hl'adiska chemickej podstaty reaktantov a produktov
1.

2.
3.
4

Acidobazické reakcie
Redoxné reakcie
VyluCovacie reakcie
Komplexotvorné reakcie



... TERMODYNAMIKA

ZAKLADNE POJMY: Definicia

Termodynamika je vedny odbor studujuci vzajomné premeny energie fyzikalnych
a chemickych procesov ako aj zakonitosti, ktorymi sa tieto premeny riadia.

.NaOH (ag) +HCl (agq) - NaCl (ag) + H,O

Rozpustanie
NaCH;CO0.3H,0 vo vode
- teplo sa spotrebuva

Horenie svieCky
- teplo sa uvolnuje

Neutralizana reakcia Var kvapaliny
- teplo sa uvolnuje - teplo sa teplo sa spotrebuva
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ZAKLADNE POJMY: Delenie fyzikalnych veli¢in

A. na extenzitné a intenzitné. Extenzitné zavisia na mnozstve latky, napr. latkove
mnozstvo n, hmotnost m, objem V, vnutornd energia U, entalpia H, entropia S,
Gibbsova energia G... . Intenzitné veliCiny nezavisia na mnozstve latky, napr.
molova hmotnost M,,, hustota p, merny objem V_, koncentracia ¢, hmotnostny
zlomok w, molova vnutorna energia U,.,, molova entalpia H,_,, molova entropia S,
molova Gibbsova energia G,... .

extenzitna

U .
_Uy=—= [/mol]

intenzitna n
extenzitna
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ZAKLADNE POJMY: Delenie fyzikalnych veli¢in

B. na stavové a procesové. Stavoveé veliCiny zavisia iba od konecnhého a zaCiatocného
stavu sustavy a nezavisia od sp6sobu akym sa sustava dostala zo zacCiatocného do
konecného stavu. Procesové veliCiny zavisia na sposobe vykonania zmeny sustavy
pocas ktorého sa dostala zo zacCiatocného do konecného stavu. Stavové veliCiny su
napriklad vnutorna energia U, entalpia H, entropia S, Gibbsova energia G...
Procesoveé veliciny su teplo q a praca w.

Zmena termodynamickej stavovej veliciny AXS=SX=X (kdeX=U, H, S, G,...)

z

X, — zaciatoCna hodnota
X, — konecna hodnota

Teplota je stavova velicina. V termodynamike sa vylu¢ne pouziva termodynamicka
teplota T [K] =t [°C] + 273,15



... TERMODYNAMIKA

ZAKLADNE POJMY: Sustava a okolie

Priklad: i
kadicka s vodnym roztokom CuSO, Typy sustav

1. Otvorena 2. Uzavreta 3. Izolovana

“~ N [ N

Latka P4 Latka Latka
NN €—> Energia Fieed <—> Energia <> Energia

Sustava si s okolim moéze vymienat energiu E [J] pomocou:

a) tepla q [J] — forma prenosu energie neusmernenym pohybom castic
sustavy v dosledku teplotného rozdielu medzi sustavou a okolim.

b) prace w [J] —forma prenosu energie usmernenym pohybom castic

druhy prace: i) objemova w = -pAV; ii) neobjemova, teda uzitocna: napr.

mechanicka, elektricka, magneticka...

Sustava:
Cast Studovaného systému

Okolie:
ostatny priestor mimo nase;j

sustavy 10



ZAKLADNE POJMY: Sustava a okolie

Konvencia znamienok pri vymienani energie sustavy s okolim

gl+) \ /W{"‘}

Sustava

q(-) wi—)

11



Vnutorna energia U [J]: extenzitnd a stavovd veli¢ina, ktora
predstavuje sucCet Kkinetickej a potencialnej energie vSetkych castic
tvoriacich sustavu pri danych podmienkach (7, p, V sustavy). Vieme merat
(a pocitat) rozdiel koneénej a zaciatocnej hodnoty:

AU=U,—Uzq+w |

Vnutorna energia sustavy sa moze menit vymenou energie s okolim
dvojakym sp6sobom — vo forme tepla a vo forme prace.

12



> energia sustave dodana z okolia vo forme tepla a prace ma kladnu

hodnotu (+) a energia sustavou uvol’nena do okolia vo forme tepla
alebo prace ma hodnotu zapornu (-)

13



Entalpia H [J]: ak termodynamicky dej prebieha pri konstantnom tlaku (izobaricky dej)

a sustava je schopna konat iba objemovu pracu, potom mozno entalpiu definovat vztahom:

H=U+pV p = konét. AH:q-pAV+pAV

—

AH=AU+p AV AH = q

Zmena entalpie, AH sa rovna teplu vymenenému (pohltenému alebo
uvolnenému) sustavou s okolim pri konstantnom tlaku, ked sistava moze konat
iba objemovu pracu.

B.LB.M.w,
|
I

Heat loss

14



Termochémia: ¢ast termodynamiky, ktora sa zaobera zmenami entalpie

chemickych a niektorych fyzikalnych dejov (skupenské premeny,
rozpustanie... ).

exotermicke deje (AH < 0)

deje, pri ktorych sustava uvol'nuje energiu vo forme tepla do svojho okolia

endotermicke deje (AH > 0)

deje, pri ktorych sustava prijima energiu vo forme tepla zo svojho okolia

15



... [Termochémia

Standardny stav: hodnoty entalpie (a inych termodynamickych veli¢in)
zavisia od teploty, tlaku, skupenského stavu a koncentracie. Preto boli
stanovene referencné podmienky, ktoré nazyvame ako standardny stav s

“wot,

indexom :

Teplota T° = 298,15 K (t° = 25 °C).

Tlak p° = 100 kPa .

Plynna latka — idealne spravanie.

Tuha latka — najstabilnejSia modifikacia.

Roztok latky A — koncentracia ¢°(A) = 1 mol dm™

16



... [Termochémia

Standardna tvorna entalpia, AH° je zmena entalpie spojena so vznikom 1
molu zluceniny z prvkov za standardnych podmienok, pricom plati:

AH° (prvok, najstabilnejsia modifikacia) = O

AH° (zlacenina; prvok, ostatneé modifikacie prvku) #0
napr. AH°(C, grafit) = 0 KJ/mol; AH°(C, diamant) = +1,9 KJ/mol
napr. AH°(O,) = 0 KI/mol; A{H°(O3) = + 142.70 KJ/mol, A{H°(O) =+249,17 KJ/mol

Ak je AH°(zluCenina) < 0, zluCeniny sa oznacuju ako exotermicke zluceniny.
Napr. AH°(H,O(l)) = =286 kJ mol-1, AH°(CO,(g)) = =394 kJ mol-L. V opacnom pripade,
ked AH°(zluCenina) > O, zluCeniny sa oznacuju ako endotermické zluceniny. Napr.
AH°(NO,(g)) = 33 kJ mol-L, AH°(CS,(I)) = 90 kJ mol-.

17



... [Termochémia _

Standardna reakéna entalpia, A/H® je zmena entalpie spojena s
uskutocnenim chemickej reakcie v jednotkovom rozsahu za standardnych
podmienok.

0 0 Vi. - stechiometrické koeficienty danej reakcie. Plati konvencia,
Ar H — E ViAf Hi ze stech. koeficienty reaktantov nadobudaju zaporné
i znamienka, a koeficienty produktov kladné znamienka.

Priklad: Aka je AH° vzniku vody?

2 Ha(g) + 02(g) — 2 H20(g)

AHY = 2v; AdH® = (H2) AdH(Ha(g)) + UO2) AdH®(02(g)) + UH20(g)) AdH(H20(g))
AH? = (-2) .0kl mol ' + (-1).0kJ mol ' +2 . (242 kJ mol ") = 484 kJ mol'

So zmenou reak€énej entalpie su v termodynamike spojené dva termochemické zakony, ktoré

su platné aj pre iné stavové termodynamickeé veliciny (t.j. entropia, Gibbsova energia).
18



... [Termochémia .

Zakony termochémie

1. termochemicky zakon: zmeny entalpie AH priameho a
protismerného deja su ciselne rovnake, ale lisia sa znamienkom.

A - B

AH"(A — B)=-AH (A « B)

AH®(A—B) |AH®(A«B)

Enthalpy, H

Priklad: Neutralizacia vs. autoprotolyza vody v A

* Neutralizacia:

H;0*(aq) + OH (aq) — 2 H.O(l) AH° =-57,4 kJ mol™
* Autoprotolyza vody:

2 H,O() — H3;0*(aq) + OH(aq) AH° =57,4 kJ mol™

19



... Termochémia

Zakony termochémie

2. termochemicky zakon (Hessov zakon). s termochemickymi
rovnicami mozno robit’ tie isté algebrické operacie ako s
obycajnymi algebrickymi rovnicami.

* Iné znenie 2. termochemickeho zakona:

Zmena entalpie nezavisi od spoésobu, akym dany dej prebieha,
ale len od pociatocneho a konecnhého stavu sustavy.

AH(A - B)+ AH(B —» C) =AH(A - ()

1. A -B A H°(A->B)
B .C A H°(B->C)
3, A -C A HO(A->C)

N

20



Samovolny dej

Prikladom samovolného deja je lopta padajuca na podlahu. Pri kazdom pade sa cast kinetickej energie lopty
meni na teplo, ktoré absorbuje podlaha. Takto prebieha dej padajucej lopty samovolne az dokial sa lopta
nezastavi. Opacny proces, kedy sa lopta zahrievana od podlahy za¢ne skdkavo pohybovat po rovnakej trajektdrii a
v opacnom smere nikdy nebol pozorovany. 21



Samovolny dej

Samovolny dej

Priebeh samovolného deja

Opacny dej

plyn expanduje z oblasti vacsieho
tlaku do oblasti mensieho tlaku

plyn prudi dovtedy, dokial je jeho
tlak vo vsSetkych Ccastiach sustavy
rovnaky (tj rovnovazny stav)

kompresia plynu sa deje len pri
dodani prace z okolia

energia vo forme tepla prechadza
Z miesta s vyssou teplotou na
miesto s nizSou teplotou

energia vo forme tepla prechadza
dovtedy, az sa teploty na oboch
miestach vyrovnaju (tj rovnovainy
stav)

Chladenie sustavy sa deje len za
vyuzitia chladiaceho cyklu, ktory
spotrebuva energiu (klimatizacia,
chladnicka)

rozpustena latka difunduje z
oblasti vacsej koncentracie do
oblasti s mensou koncentraciou

rozpustena latka difunduje dovtedy,
az je jej koncentracia v sustave
rovnaka (tj rovnovazny stav)

Opacny dej nebol pozorovany

Reakcia 1 molu HCl(aq) s 1 mol
NaOH(aq)

Prebieha protolyticka reakcia az do
zreagovania oboch reaktantov
(tj rovnovazny stav)

Opacny dej nastava pri elektrolyze
NaCl(ag), kedy je nutné dodat
sustave elektricku energiu

22



Samovolny dej = nevratny, irreverzibilny dej

Vsetky samovolne (spontanne) prebiehajuce deje su
nevratné (ireverzibilné, nereverzibilné) deje a smeruju do
stavu najvacsej stability sustavy — do rovnovahy.

Dynamicka rovnovaha je stav, ked’ su rychlosti priameho a protismerného deja
(reakcie) rovnaké a navonok sa nepozoruju ziadne makroskopické zmeny
sustavy. Rovnovaha je stabilny stav, ktory dosiahne kazdy samovolny dej.



Vratny dej = reverzibilny dej

Vratny (reverzibilny) dej je hranicnym pripadom skutocnych dejov, je
v kazdom okamihu vyvazeny a jeho smer moino obratit

infinitezimalnou (nepatrnou, malou) zmenou vonkajsSich podmienok. V
rovhovahe mozu prebiehat len vratné deje.

Zaciatok Zaciatok

Ca @

Koniec — rovnovaha Koniec — rovnovaha

24



Entropia S [J/K] — miera neusporiadanosti (chaosu) sustavy

nevratny, ireverzibilny dej

AS >

q

T

vratny, reverzibilny

AS =

rev

dej

priT=0K
S=0

Priklad: rozpustanie latky

Samovolny dej\ LT

< X s s s s s s
' Nesamovolny dej [ /.o
ZRacCiatok Konief — rovnhovaha
samovolny dej rovnovaha
AS >0 AS =
S = Y/hax Entropia S samovolného
deja rastie (AS > 0). Ked'
¢ samovolny dej dosiahne

—

VyVvoj sustavy

rovhovahu S sa nemeni
a AS=0

25



Entropia S [J/K]— miera neusporiadanosti (chaosu) sustavy

Absolutna Standardna entropia, $° je entropia 1 molu latky pristandardnych podmienkach.

* Zmenu entropie pri priebehu chemickych reakcii (reakéna entropia A .S°) mozno vypocitat pomocou
absolutnych entropii latok v reakcii. Pre vypocCet sa pouzivaju absoliutne sStandardné entropie,
ktoré mozno ziskat z tabuliek, vynasobené prislusnymi stechiometrickymi koeficientmi.

ﬁ.rS" — Z V.,'SF
/

 Okrem termodynamickej definicie je znama aj definicia z Statistickej termodynamiky, ktora sa
oznacuje ako Boltzmannov vztah

k = RINy = 1,38066-107>° J K" Boltzmannova kontanta
S=kin W ’

W - Statisticka pravdepodobnost vzniku urcitého stavu
26
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Chemické reakcie su samovolné deje, ktoré prebiehaju az do
dosiahnutia stabilného stavu — rovnovahy, ktora je dynamickou
rovnovahou.

Dynamicka rovnovaha je stav, ked su rychlosti priamej a protismernej
reakcie rovnaké a navonok nepozoruju sa ziadne zmeny. Rovnovaha
je stabilny stav, ktory dosiahne kazdy samovolny de;.

Rovnovahu chemickej reakcie charakterizuje rovhovazna konstanta K

aA+bB+.. &= pP+qQ+...

_ EP(P) aq (Q) . T kde a(L) je aktivita latky L.
K - 3 b [ 4 p] aktivita je tzv. ,, efektivna“ koncentracia latky
a?(A)a®(B)...
a(L) = p(L) = p(L)/p° — pre lubovolnu plynnu latku L ,
a(L) = ¢(L) = ¢(L)/c® — pre fubovolnu rozpustenu latku L v zriedenom roztoku,
a(L) = 1 — pre Cistu kvapalnu alebo tuhu latku. 27
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aA+bB+...—— pP+qgQ+...

* K. — koncentracna rovnovazna konstanta: charakterizuje rovnovahu
reakcii prebiehajucich vo vodnych roztokoch

_ [PIP1Qpl...
[AP[B]°...

K. [T, p, ¢ =1 mol dm™]

kde [L] — rovnovazna relativna koncentracia latky L

-relativna koncentracia

c(L) = <&

CO
-relativna koncentracia latky L v rovnovahe

c.(L) = [L] 28




aA+bB+...—— pP+qgQ+...

* K, - tlakova rovnovazna konstanta: charakterizuje rovnovahu reakcii prebiehajucich v plynnej faze

K, = Pi(P)Pi(Q)"' [T, p° = 100 kPa]
pr (A) pr (B)...

: , ., . . L) = p(L
kde p, je relativny parcialny tlak latky L v rovnovahe p(L) = 0

Poznamka: Parcialny (Ciastkovy) tlak p(L) latky L je tlak, ktory by latka L mala, keby bola
v nezmenene] sustave sama, tj. bez d’alSich plynnych latok. Ak je celkovy tlak plynnej zmesi p
a molovy zlomok latky L je x(L), potom parcidlny tlak tejto latky je p(L) = x(L) p. Sucet parcidlnych
tlakov vSetkych plynnych latok v sustave je rovny celkovému tlaku sustavy. Relativny parcialny
tlak pr(L) je bezrozmerna veli¢ina definovana vztahom p.(L) = p(L) / p®, kde p?® je Standardny tlak.
Najcastejsie sa pouziva p® = 1 bar = 10° Pa. Parcialny tlak latok je d6lezitou charakteristikou zloZenia
plvnnvch zmesi. 29



=l = 1\/ C A RO

Homogénne rovnovahy

Homogénne rovnovahy su chemické rovnovahy, v ktorych su vsetky reagujuce latky v jednej a tej

Iste] faze, ktora moze byt’ plynna alebo kvapalna. Faza je homogénna Cast heterogénnej sustavy.

Priklad 1

2 S0 +0 VZ_OS} 2 30 K. = pr2(803) _ [SvD3]2
2(9) + O2(9) ——= 3(9) P~ 5Z(S0,)p.(O,) c S0, 720,]

Priklad 2 _

HCIO(aq) + H,0(l) &= H;0*(aq) + CIO(aq) K = [H,0"][CIO]

[HCIO]

aktivita vody a(H,0(l)) = 1, pretoZe voda je Cista kvapalna latka
30
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Heterogenne rovnovahy

Heterogénne rovnovahy su také chemické rovnovahy, v ktorych su vsetky latky chemickej

reakcie v réoznych fazach a reakcia prebieha na rozhrani faz.

Priklad 1

Sn(l) + 2 H,0(g) = SnOs(s) + 2 Hy(g) K. = 2=l

P p’(H,0) ¢ [H,0)

aktivita cinu a(Sn(l) ) = 1, pretoze roztaveny cin je Cista kvapalna |atka

Priklad 2

CaCOg3(s) —— CaO(s) + CO,(g)  K,=pCO,) K. =[CO,]

aktivita CaCO, a CaO a = 1, pretoze aj vapenec aj palené vapno su gisté tuhé latky 31




Vyznam rovnovaznej konstanty rovnovahy

Hodnota rovnovaznej konstanty hovori o rovnovdZznom zlozeni, v ktorom mo6zu prevladat produkty,

reaktanty alebo ich mnozstva su porovnatelné.

V rovnovahe pripadda na 1,9:10%
kationov Zn?* iba jeden Cu?* kation. V
takomto pripade vravime Ze rovnovaha
je posunuta vpravo, teda v prospech
koncentracie produktov.

Hodnota K Rovnovazne zlozZenie
1. K>>1 Produkty >> Reaktanty
Napr.

Cu®*(aq) + Zn(s) &= Cu(s) + Zn**(aq)

2+
K= 201 = 19907
[Cu™]

2. K<< 1 Produkty << Reaktanty
Napr.

H,O(l) + H,O(l) —<== H;0%(aq) + OH (aq)
K.=[H;O"1[OH]=1,0-10"™

V rovnovahe pripadd na 10%
molekul H,O jeden H,;0* a jeden
OH". V takomto pripade vravime ze
rovnhovaha je posunuta vlavo, teda

3. K=1 Produkty = Reaktanty
Napr.
NO(g) + NO2(g) &= N.0s(g)

_ p:(N,O3) :
° p.(NO)p,(NO,)

e

v prospech koncentracie reaktantov
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... CHEMICKAROVNOVAHA

Reakcny kvocient

ma ten isty algebricky tvar ako rovnovazna konstanta, ale namiesto aktivit |[atok v rovnovahe su uvedené aktualne
aktivity dalej vyjadrené pre plynné latky pomocou aktualnych relativhych tlakov a pre plynné alebo kvapalné
roztoky pomocou aktudlnych relativnych koncentracii. Aktivity a relativne tlaky nemaju zvlast oznacenie pre aktudlny a
rovnovazny stav.

aA+bB+.. &= pP+qQ+...

Q- aP(P)a?(Q)...
~ _a b
a“(A)a”(B)...

/ N\

Q)... Q, - PP (P) p/ (Q)...
B)... pe(A) p? (B)...
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____ OVPLYVNOVANIE CHEMICKEJ ROVNOVAHY

Reakcny kvocient reaktant produkt
K. = -— =Q. vrovnovahe
Q=0 R
R—»P
0. = Cr(P) vnerovnovainom stave
° ¢, (R) Q.>K_ aleboQ <K,
Zaciatok

Q:;:'I
R« P

Zaciatok

1 34



Vplyv koncentracie (Henry Louis Le Chatelier)

reaktant

Zaciatok

produkt

Koniec - rovnovaha

c(R) =1

c(P) =1

Narusit rovhovahu mozno zmensenim
alebo zvacsenim koncentracieR a P.

1. Zmensenie koncentracie produktu P:

c.(P) _ [P]
Q.= — Ke= — =
c.(R) R] [T = konst]

V takom pripade musi reaktant R
zreagovat na produkt P (¢im sa hodnota
koncentracie R zmensi a koncentracia P
zvacsi), aby hodnota Q. dosiahla
hodnotu K_.
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____ OVPLYVNOVANIE CHEMICKEJ ROVNOVAHY

Vplyv koncentracie

reaktant produkt Narusit rovnovahu mozno zmensenim

R ———— P alebo zvacsenim koncentracie R a P.

Q:; = [} D S
T 2. ZvatSenie koncentrécie produktu P:
_ ¢ (P) _ [P]
Zaciatok Qc Gr (R) > Kl: - ﬁ [T = kOnSt]

V takom pripade musi produkt P
zreagovat na reactant R (¢im sa hodnota
Ciatok  koncentracie P zmensi a koncentracie R
zvacsi), aby hodnota Q. dosiahla
hodnotu K_.

Koniec - rovnovaha

c(R) =1 c(P) =1 -



Vplyv koncentracie

reaktant produkt
—
Q:=0 R C— P
R—=P
Zaciatok
Koniec - rovnovaha
c(R) =1

c(P) =1

Narusit rovhovahu mozno zmensenim
alebo zvacsenim koncentracieR a P.

3. Zvacsenie koncentracie reaktantu R:

c.(P) _ [P]
Q.= — Ke= — =
o (R) < R [T = konst]

V takom pripade musi reaktant R
zreagovat na produkt P (¢im sa hodnota
koncentracie R zmensi a koncentracie P
zvacsi), aby hodnota Q. dosiahla
hodnotu K_.

37



____ OVPLYVNOVANIE CHEMICKEJ ROVNOVAHY

Vplyv koncentracie

reaktant produkt Narusit rovnovahu mozno zmensenim

R ———— P alebo zvacsenim koncentracie R a P.

Q:;=G' —
o 4. Zmengenie koncentracie reaktantu R:
_ ¢, (P) _ [P]
ZaCiatok Q. = c.(R) > Kﬂ_ ﬁ [T = konst]

V takom pripade musi produkt P
zreagovat na reactant R (¢im sa hodnota
Ciatok  koncentracie P zmensi a koncentracie R
zvacsi), aby hodnota Q. dosiahla
hodnotu K_.

Koniec - rovnovaha

c(R) =1 c(P) =1 -



Vplyv tlaku (Henry Louis Le Chatelier)

* Narusit rovhovdhu mozno zmenou tlaku pri konstantnej teplote. Tlakom mozZno ovplyvnit

len reakcie, v ktorych vystupuje aspon jedna plynna latka (reaktant alebo produkt).

/o stavovej rovnice idealneho plynu p V = n RT je zrejmé, ze tlak je priamoumerny
koncentracii p ~ ¢ a nepriamoumerny objemu p ~ 1/V. Na zaklade uvedenych zavislosti bude
vysvetlovana zmena rovnovazneho zlozenia zmenou tlaku.

NaruSenie rovnovahy a vytvorenie novej rovnovahy nastane iba vtedy, ak suma
stechiometrickych koeficientov 2 v; # 0. V pripade, Ze X v; = 0 k naruseniu rovnovahy neddjde,
iba sa umerne podla zmeny tlaku zmenia rovnovazne koncentracie latok
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Vplyv tlaku (Henry Louis Le Chatelier)

(1) 3 H2(g) + N2(g) == 2NH3(g) Zu=-2,Vr>Vp

zvysenie (znizenie) tlaku sp6sobuje situaciu kedy Q_< K_ (Q. > K_) pri T=konst. a preto
sustava sa dostane do rovnovahy tym, zZe vznikne viac produktov (reaktantov)

(2) PCls(g) = PCls(g) + Cla(g) Zu=1, Vr<Vp

zvySenie (znizenie) tlaku spdsobuje situaciu kedy Q. > K_(Q_. < K_) a preto
sustava sa dostane do rovnovahy tym, Ze vznikne viac reaktantov (produktov)

(3) Hz(g) + 12(g) == 2 HI(g) =0, VR=Vp

zmena tlaku nesp6sobuje narusenie rovnovahy 20



Vplyv teploty (Henry Louis Le Chatelier)

 Hodnota K pri konstantnom tlaku sa meni len so zmenou teploty podla
van’t Hoffovej rovnice:

diferencialny tvar integralny tvar

dinK _ AH e e o Ke__ArHO (11

— = = kon$ — =In—=— — = kons
dT  R72 " e =M%z = M R \1, 1, P
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Vplyv teploty (Henry Louis Le Chatelier)

integralny tvar van’t Hoffovej rovnice

InK;, —InK, = In— = —

ArHO (1 1
K, R

Ky

Exotermicky dej, A H°<0

Endotermicky dej, A H°>0

* Ohrevsustavy T, > T,

K
KZ

Ohrev sustavy spésobuje zmenSovanie K a teda

zvysenie  koncentracie reaktantov a  zniZenie

koncentracie produktov v sustave

In—<1latedaK, > K,

* Ohrevsustavy T, > T,

K
KZ

Ohrev sustavy spoOsobuje zvacSenie K a teda zvysenie

koncentracie produktov a znizenie koncentracie

reaktantov.

In—>1lateda K, < K,

* Chladenie sustavy T, > T,
K
K

Chladenie sustavyZ spOsobuje zvacSenie K a teda

zvysenie  koncentracie  produktov a  zniZenie
koncentracie reaktantov.

In— > 1lateda K, < K,

* Chladenie sustavy T,> T,
Ky
K,

Chladenie sustavy sposobuje zmensenie K a teda zvysenie
koncentracie reaktantova znizenie koncentracie produktov
v sUstave

In—<1latedaK, > K,
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GibbsovaenergiaG[l]] (o=pH_TS

AG = AH - T AS |I[T=konst, p=konst]

Zmena Gibbsovej energie, AG predstavuje maximalnu uzitocnu
(neobjemovu) pracu, ktori moze sustava pri konstantnom tlaku a
teplote vykonat pri reverzibilnom deji.

« Zmena Gibbsovej energie je hlavhou mierou samovolnosti deja.

AG <0 Samovolny (exergonicky) dej
AG >0 Nesamovolny (endergonicky) dej
AG =0 Rovnovaha
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Gibbsova energia G [J]

« Standardna tvorna Gibbsova energia, A.G°, je zmena Gibbsovej energie spojena

so vznikom 1 molu zluceniny z prvkov za standardnych podmienok, pricom plati:

A:G° (prvok, najstabilnejSia modifikacia) = 0
A;G° (zluc€enina; prvok, ostatné modifik.) # 0.

Ak je AG°(zluCenina) < 0, zluCeniny sa oznacuju ako exergonicke zluceniny. Napr. AG°(NH;(g)) = -16
kJ mol-%, AG°(H,O,(l)) = —=120 kJ mol. V opacnom pripade, ked AG°(zlu€enina) > 0 sa zlu€eniny
oznacuju ako endergonicke zluceniny. Napr. AG°(NO,(g)) = 51 kJ mol, A,G°(AgN;(s)) = 378 kJ mol-.
Uvedena veliina je intenzitna velicina nezavisla od mnozZstva latky, lebo sa vzdy vztahuje na jednotkové
mnozstvo 1 mol.

» Standardna reakéna Gibbsova energia, A G°, je zmena Gibbsovej energie spojend
s uskutoCnenim reakcie v jednotkovom rozsahu za standardnych podmienok.

AG® = > viAG]
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Pre fubovolny chemicky dej plati: A.G = A,G° + RTInQ
Pre rovnovahu chemického deja plati: 4,6 =0
Q=K

Kombindciou tychto vztahov dostaneme: 4G = RTln%

=) A.G° =—RTInK

AGT <0
K=>1
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A,.G = RTln—
r nK

Q

Ak Q< Kalebo QK<1 jeAG<0
produkty > reaktanty

Ak Q> Kalebo Q/ K>1 jeAG>0
produkty < reaktanty

Ak Q=Kalebo Q/K=1 jeAG=0

produkty su v rovnovahe s reaktantami

a de)] je samovolny v smere zlava
doprava a nesamovolny v opachom
smere.

a de| je samovolny v smere zprava
dolava a nesamovolny v opacnhom
smere.

a chemicka reakcia neprebieha,

je rovhovaha.
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zaobera sa sledovanim rychlosti chemickych reakcii a roznymi Cinitelmi, ako su napr.

koncentracie latok, teplota a katalyzator, ktoré tuto rychlost’ ovplyvnuju.

K
aA+bB+ .. >pP+qgQ+ ...
* rychlost zmeny koncentracie latky A, B, ..., P, Q, ... v ¢ase sa vyjadri v diferencialnom tvare:

~dc(A) dc(B) dc(P) dc(Q)

dt dt dt dt
* rychlost reakcie sa potom vyjadri: d/dt — derivacia podla ¢asu t
c(L) — koncentracia latky L
V= dé - 1 dn(l—) ¢ — rozsah reakcie
dt V(L) dt v — stech. koeficient
Takto definovana rychlost chemickej v —rychlost chem. reakcie
[mol s]

reakcie nezavisi od objemu reakcnej sustavy 47



Zistilo sa, ze rychlost’ reakcie c¢asto zavisi od koncentracie latok v chemickej
reakcii. Experimentalne ur€ena rovnica, ktora tuto zavislost vyjadruje, sa nazyva
rychlostna rovnica a napr. pre vSeobecnu chemicku reakciu ju mozno vyjadrit’

v = k ¢“(A) ¢/(B)... ¢/(P)... ¢’(K)

k — rychlostna konstanta

a, P, % O, .. —parcidlne priadky reakcie

n=a+ f+ y+ o+ ... —celkovy poriadok reakcie
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=1 = 1\/ CIA KIN < L

Vplyv teploty na rychlost’ chemickej reakcie:

v =(k)c“(A) ¢/(B)... ¢'(P)... ¢K)

* teplotnu zdvislost rychlostnej konstanty popisuje Arrheniova rovnica

£,
k=Ae R
kde E, je aktivacna energia, ¢o je minimalna kineticka energia, ktord musia mat

reaktanty, aby pri zrdzke mohli vzniknut produkty, ¢ize aby nastala chemicka reakcia.
* kde A je predexponencialny (frekvencény) faktor

* Z Arrheniovej rovnice vyplyva, Ze ¢im vacsiu hodnotu bude mat aktivacnd energia, tym
vyraznejSie sa bude menit rychlostnd konstanta s teplotou. Pri mensej hodnote aktivacnej

energie bude zavislost od teploty menej vyraznd a v pripade Ea = 0 bude zdvislost

rychlostnej konstanty od teploty a tym aj rychlosti chemickej reakcie od teploty zanedbatelna.
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1. Zrazkova teoria

E

&

k=A e_ﬁ' A=Z.P

* kde E, je aktiva¢na energia, ¢o je minimalna kineticka energia, ktord musia mat
reaktanty, aby pri zrazke mohli vzniknut produkty, ¢ize aby nastala chemicka reakcia.
* kde A je predexponencialny (frekvencny) faktor

Z vyjadruje pocet zrazok uskutoCnenych medzi reagujucimi Casticami v jednotke objemu za jednotku Casu.
Pretoze nie vSetky zrazky vedu k reakcii, zavisi ucCinnost zrazky aj od priestorovej orientacie zrazajucich sa
Castic. Uvedenu skutoCnost vyjadruje parameter P, ktory sa oznaluje ako stéricky faktor a vyjadruje
pravdepodobnost, Ze Castice su pri zrazke orientované tak, ze mézu skutoCne zreagovat.
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2.Teodria aktivovaného komplexu

Teoria aktivovaného komplexu je druha a novsSia tedria opisujuca rychlost chemickych reakcii.
Vychadza z predstavy, podla ktorej reagujuce molekuly, atdbmy a iony musia pri zrazke
vytvorit' aktivovany komplex.

Aktivovany komplex je velmi nestaly, s kratkou dobou zivota poCas ktorej zanikaju staré a vznikaju
nove chemické vazby.

Aktivovanému komplexu zodpoveda vrchol krivky zavislosti potencialnej energie reakCnej sustavy,
v priebehu chemickej reakcie, ktory charakterizuje tzv. reakCna koordinata

E, N Aktivovany komplex

Reakcéna koordinata
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\IIf K2\ KIR € 2

2.Teodria aktivovaného komplexu

Rozdiel energie reaktantov a maxima potencialnej energie, pripadne produktov a maxima potencialne;
. L e : e . R . : . =
energie je aktivacna energia, E_ . Aktivacna energia priamej, E, a protismernej chemickej reakcie E ,,

suvisia so Standardnou reakcnou entalpiou, A H° — < 0
E,=E_ +AH
EXOTERMICKY DEJ ENDOTERMICKY DEJ
A-+ B---C
M
Ep Ep
Ea
A + BC AB + C
AH° AH°
AB + C A "'P%,
Reaktanty Produkty Reaktanty Produkty

Reakcna koordinata Reakcna koordinata 52



Vplyv katalyzatora na rychlost’ chemickej reakcie

Katalyzator je latka, ktora zvacsuje rychlost’ chemicke] reakcie, avsak chemickou
reakciou sa jej mnozstvo a zlozenie nemeni.

Katalyzator ovplyvinuje hodnotu aktivacnej energie, E, a frekvencného faktora, A.

Pretoze pritomnost’ katalyzatora nema vplyv na chemickd rovnovahu (hodnotu
rovhovaznej konstanty K), musia byt nasobky zmien reakénych rychlosti priamej a
protismernej reakcie rovnakeé.
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Vplyv katalyzatora na rychlost’ chemickej reakcie
- Katalyzator ovplyvnuje hodnotu aktivacnej energie, E, a frekvencného faktora, A.

K
A+ B-P A+B-P

Energia

reak¢éna koordinata 54
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