REAKCNI KINETIKA

Faktory ovliviujici rychlost chemickych reakci
» Chemicka povaha reaktantu - reaktivita
 Fyzikalni stav reaktantll — homogenni vs. heterogenni reakce

* Teplota 10 °C — zvySeni rychlosti 2x — 3x
zySeni télesné teploty o0 0,5 °C — spotifeba O, 0 7%

» Katalyza
__zména koncentrace _ mol.I"!
rychlost reakce = &as = S
dt dt

xX + yY —— zZ rychlostz[X]x[Y]y
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xX + yY — 2Z

Rychlost chemické reakce, v:

__dx]_

X ]

V

Kooiernnn rychlostni konstanta

[X], [Y] .... molarni koncentrace reagentu

Rychlost chemické reakce zavisi na povaze reagentl (reaktivita, fyzikalni
stav), jejich koncentraci, teploté, tlaku, pouzitém rozpousStédle, pripadné
dalSich faktorech.
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Vliv teploty
Arrheniova rovnice =
—Za K...... rychlostni konstanta
k=Ae A .... preexponencialni faktor

E..... aktivaCni energie

R..... univerzalni plynova konstanta
T..... absolutni teplota (K)

Srazkova teorie rychlosti chemickych reakci: Reaktanty, které se maji
chemicky zménit se musi setkat — srazit.

Frekvence srazek - teplota, tlak (vétSinou isobaricky), koncentrace

Eyringova rovnice (teorie transitniho stavu)

AG”
kT
h Kg....... Boltzmannova konstanta
h..... Planckova konstanta
AGH*.... Gibbsova aktivaéni energie
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tepelné zabarveni reakce Endotermni reakce

aktivacni energie vs. reakcni teplo

Exotermni reakce

--------- katalyzovana reakce

420 °C

v

KCIO, KCl + 30,

270 °C
MnO,

v




CHEMICKA ROVNOVAHA

k
k!

v=k[A]'[B)’

aA + bB

cC + dD

v'=K[C D]’

Rovnovazny stav: v =V’ k[A]'[B]” = k'[C]'[D]

Rovnovazna konstanta
(Guldberg, Waage) AG

k :[C]C[D]d AG*
koo [AT[BY

A+B

"

reakCni koordinata




KYSELINY, ZASADY A IONTOVE SLOUCENINY

ELEKTROLYTY: Slouceniny jejichz roztoky nebo taveniny vedou elektricky proud.
Vodivost elektrolytl je zprostfedkovana ionty.

Vznik iontu:
« disociace (napf. KCI = K' + Cl )
* ionizace
L N ) e o [ ] .® @
—Cl: PON = — -O— + '
H-CI + H @) H H (u) H C
H
.. .. O.. H
H—N—H + /O\ —~—— :O—H + H_Il\@H
l H H o0 |
H H

Podle stupné disociace (ionizace) délime elektrolyty na slabé a silné.

Hlavnimi producenty iontu jsou kyseliny, zasady a soli.




KYSELINY A ZASADY

Autoionizace (disociace) vody

2 H,0 H, 0" (aq.) + OH ™ (aq.) K.,
hydroxoniovy i. hydroxidovy i.
lontovy soucin vody:
[H,0] = [OH] = 1x 107 mol.I! (25 °C)

K, [H,0]' =[H"][OH ]=K, =10""mol.I"

Svante ARRHENIUS (1859 - 1927)

,Kyseliny produkuji ionty H* v roztocich”
1884 - PhD .......... 1903 - Nobelova cena

Johannes BREONSTED (1879 — 1947)

Kyseliny — latky poskytujici proton (H*).

_[H;0"][OH]

[H,0T

Zasady (Baze) — latky schopné pfijimat proton (H*).




IONIZACNI (disociaéni) KONSTANTA

konjugovany par
v v 1 A-
H,O" ][A
H-A + H,0 H 0" + A- K, _H;0 J[A']
t ) [HA]
konjugovany par
konjugovany par
v I E
B + H)O BH" + OH-
r 1
konjugovany par
- logX = pX
pK,, PKy, pH, pOH pH < 7 ... kyselé
pH = 7 ... neutralni
pH > 7 ... zasadité

Pro vodné roztoky: pK, + pK, = 14




Hodnoty K, a pK, nékterych kyselin pfi 25 °C

Kyselina Vzorec Ka pKa
Chlorista HCIO,4 vysoka
Jodovodikova HI vysoka
Bromovodikova HBr vysoka
Sirova H>SO,4 vysoka
Chlorovodikova HCl vysoka
Dusi¢na HNO; vysoka
Hydroxoniovy ion H30+ 55
Hydrogensiranovy ion HSO, 1,0 x107 2,00
Fosforetna H;PO, 7,1 X107 2,15
Citronova H3C6Hs0; 7,1 x10™ 3,15
Askorbova (vitamin C) H,CsHOp 7,9 x10” 4,10
Octova CH;COOH 1,8 x107 4,74
Uhlicita H,CO; 4,5 x107 6,35
Dihydrogenfosfat H,PO, 6,3 x10° 7,20
Amoniovy ion NH, 5,7 x107 9,24
Bicarbonat HCO; 4,7 x107™" 10,33
Hydrogenfosfat HPO, > 4,5 x107" 12,35
Voda H,0 1,8 x107' 15,74
Hydroxidovy ion OH ~1x107° 36




Hodnoty K, a pK, nékterych bazi pfi 25 °C

Baze Vzorec Kb pKb
Oxidovy ion 0, 1,0 x10%
Hydroxidovy ion OH 55
Fosfat PO, ¥ 2,2 x10° 1,66
Karbonat Cco; % 2,1 x10™ 3,68
Amoniak NH; 1,8 x107 4,74
Hydrogenfosfat HPO, > 1,6 x1077 6,80
Bikarbonat HCO; 2,2 %107 7,65
Acetat CH:COO 5,6 x10"° 9,26
Askorbt HCHO, 1,3 x10™° 9,89
Citrat H,CHsO; 1,4 x10™" 10,85
Dihydrogenfosfat H,PO, - 1,4 x107" 11,85
Sulfat (siran) N 9.8 x107" 12,01
Voda H,0 1,8 x107'° 15,74
Nitrat NO; velmi mala
Chlorid Cl velmi mala
Hydrogensulfat HSO4 velmi mala
Bromid Br velmi mala
Jodid I velmi mala
Chloristan HCIO4 velmi mala
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PUFRY .. tlumi zmény pH, tj. pfidavek baze nebo kyseliny hodnotu
jejich pH vyrazné nezméni. Nejlépe se osvedCuji smési slabé
kyseliny nebo baze a jejich prislusné soli.

Tlumive roztoky

[H O+] _ K [HA] [HA] = Ckys (1 - a) + Csy: Ckys
3 - a -
[A ] [A-]:Cs(l_y)-i-ckysazcs

Slabé kyseliny a baze hydrolyzuji jen malo => @ << 1>>y

C
S Henderson - Hasselbalch

+9 Ckys —_
|[H,O" =K, pH =pK, +log
C Ckys

S

Pf.: acetatovy pufr 100ml, kys. octova (AcOH) a octan sodny 1 mol/l :1 mol/l => pH =4.74
pridavek 1 mIHCl o c =1 mol/l => ¢(AcOH) = 1.00 mol/l; c(AcONa) = 0.98 mol/l
pH=4.74-0.009 =4.73

1 mIHCI (c =1 mol/l) do 100 mlvody pH=7 => c¢(HCI)=0.0099 => pH =2.004

karbonatovy pufr v krvi (HCO5/CO,(aq)) pH = 6,51

fosfatovy pufr v burikach (H2PO,7/HPO,2) pH =7,2
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OXIDACNE REDUKCNIi (REDOXNi) REAKCE

Oxidacni stupen (Cislo) — mocenstvi
Formalni naboj atomu v molekule (iontu), ktery ziska, pokud
jsou vazebné elektrony pfisouzeny atomim s vysSsi
elektronegativitou. Elektrony na vazbach atomu stejného
druhu se neuvazuji.

Redoxni reakce — takové reakce, pfi kterych dochazi ke zménam mocenstvi atomu v
reagujicich slouceninach.

Oxidace = zvySovani mocenstvi (odebirani elektrond, napf. vazby k O)
Redukce = snizovani mocenstvi (dodavani elektront, napf. vazby k H)
Pr.. 3CH;OH + 2K,Cr,0, + 16 HCI » 3 HCOOH +4 CrCl; +4 KCl + 11 H,0
-12e-
3C2 > 3 C*?
+12e-
2 Cr,*6 > 4 Cr3*
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OXIDACNE REDUKCNIi (REDOXNi) REAKCE

Redukéni potencial (E)
potencial elektrodové reakce zapsané PbOz(s) + S0,2(aq) + 4H*(ag) + 26~ — Pbso.(s) + 2H,o' : +1.69
- . MnO.(ag) + 8H*(aq) + 56~ == Mn2*(aq) + 4H,0 +1.49
Jako redukce . . L. “5 PbOy{s) + 4H*(aq) + 26~ == Pb?*(aq) + 2H,0 +1.46
Nelze stanovit absolutné => arbitrarné Au3+(aq)+3e-.-—-.__Au(s) :
, . X7 < Cly(g) + 26— = 2Ci(aq)
sta nove_n, nulovy stapdardm redukcni Ol 4H(aq) + d- e 2H,0
potencial pro reakci: " Bry{aq) + 26~ = 2Br(aq) +1.
- NOy~(aq) + 4H*(aq) + 3¢~ == NO(g) + 2H,0 +0.96
" Ag*(ag) + e~ == Ag(s) ' +0.80
2H* + 2e- — H, (9) E°=0V " Fe¥*(aq) + e~ = Fe?*(aq) +0.77
lo(s) + 26~ == 2I~(aq) +0.54
Cu?*(aq) + 2e~ == Cu(s) +0.34
- S0.27(aq) + 4H*(aq) + 26~ == H,S04(aq) + H,O +0.17
- 2H*(aq) + 2e~ =—=H,(g) 0.00
Pb?*(aq) + 26~ == Pb(s) -0.13
Sn2*(ag) + 2e~ =—Sn(s) —0.14
Ni2+(aq) + 26~ === Ni(s) —-0.25
Co?*(aq) + 26— === Co(s) —0.28
; L . Cd?*(aq) + 26— == Cd(s) —0.40
Redoxni reakce probihaji spontanné ve - Fe?*(aq) + 26~ == Fe(s) —0.44 —
sméru pozitivnéjsiho E. : g;::gg))ig‘:_;‘z’ﬁg) :g:;gg__
2H,0 + 26~ === H,(g) + 20H(aq) —0.83
Al**(aqg) + 36— == Al(s) —1.66
0 RT Mg?*(aq) + 2e~ =— Mg(s) —2.37
E = E +—Ina - Na*(aq) + e~ === Na(s) —-2.71
* nkF Ca?*(aq) + 26— == Ca(s) —2.76
K*(aq) + e~ == K(s) —2.92
(Nernst) Li*(aq) + e~ == Li(s) —3.05
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OXIDACNE REDUKCNIi (REDOXNi) REAKCE

Predpovéd smeéru samovolné reakce:

Redoxni reakce (&lanek) EOZ — Eod — E°
PF. Zn(s) + Clg) < Zn?(aq) + 2CHagq) E,, =-0,76
E}, =+1,36
RT 0,0592
E) = InkK, =" logkK,,
nt n
(Nernst-Peters)
0,0592

E) =136-(-0,76)=2,12 =

logK,,
n

K, =4x10"

14




Standardni elektrodové potencialy nékterych elektrod pti 25 °C

|

i E° E°
Elektroda | — Elektroda —-
\' Vv
Li*/Li —3,01 Ni**[Ni —0,23
K*/K ~292 | Sn?*[Sn ~0.14
Ba®"Ba —~2.92 Pb%*/Pb —(),126
Sr2* [Sr ~289 | H'/H, 0.000
Ca’*/Ca —2.84 Cu?**/Cu +0.344
Na*/Na ~2713 | OH |0, +0.401
Mg** Mg —2,38 Cu™/Cu +0.52
AP /Al A TN, +0.536
Zn** |Zn —0,763 || Hg** [Hg +0.798
Fe?* |Fe —0,44 Ag”/Ag +0,799
Cd?*/Cd ~0402 | Br/Br, +1.066
TI"/TI —0,335 Cl™/Cly + 1,358
| Co®" Co —0,27 F~[F, +2.85
17, Agl(s)/Ag —0,152 | ClI7, AgCl(s)/Ag +0,222
Br . \eBi(y) Ag +0,071 | CI™, Hg,Cl,(s)/Hg +0.268
OH , HgO(s)/Hg 10,098 | SO2-, Hg,SO,(s)/He 10,615
Br, Hg,Br,(s)/Hg +0,140 | SO; ", PbSO,(s)
Cr3*|Cr?* ~041 PbO,(s)/Pb 11,685
T = —0,37 BrO " /Br~ +133
Sn* /Sn2* +0,154 | MnO,/Mn?* +1.236
Cu? Cu' +0,167 | ClO,/Cl1™ +1,35
[Fe(CN)g ]~ /[Fe(CN)s]*~ +0,356 | ClO;[Cl™ 4145
Fe** [Fe?* +0,771 | PbO,/Pb** + 1,456
Hg g, +0,905 Mn?**/Mn?** + 1,51
chinhydronova (ay.) = 1 +0,699 | Ce**/Ce** + 1,61
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