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INVESTICE DO ROZVOJE VZDELAVANI




Projekt:  Inovace oboru Mechatronik pro Zlínský kraj Registrační číslo: CZ.1.07/1.1.08/03.0009


Základy termochemie a chemické kinetiky
Studiem tepelných změn při přeměně výchozích látek na produkty se zabývá termochemie.
Při chemickém ději, který zapisujeme chemickou rovnicí, se přeměňují výchozí látky na 

produkty. Například z vodíku a jodu vzniká jodovodík: 

H2    +    I2   →   2 HI 

V průběhu přeměny výchozích látek na produkty dochází ke dvěma protichůdným dějům: 

k rozštěpení původních vazeb (H–H a I–I) a ke vzniku vazeb nových  (H–I). Na rozštěpení 

vazeb se energie spotřebovává, zatímco při vzniku vazeb se energie uvolňuje. Celková 

energetická bilance přeměny výchozích látek na produkty (tj. zda se energie při reakci uvolní 

nebo spotřebuje) je dána rozdílem vazebné energie nově vzniklých vazeb v produktech a 

vazebné energie zanikajících vazeb ve výchozích látkách. 

Provedeme si energetickou bilanci výše uvedené reakce. Pod látkami jsou uvedeny jejich 

hodnoty vazebné energie (kJ/mol): 

 H–H    +    I–I  →  2 H–I 

 435        150       2 . 299 

  585                    598 
Z tohoto zápisu vyplývá: 

- k rozštěpení vazeb ve výchozích látkách se spotřebuje energie 435 kJ/mol + 150 kJ/mol 

- při vzniku dvou molů jodovodíku se uvolní celkem 2 . 299 kJ/mol, tj. 598 kJ/mol 

- při této reakci se uvolní energie 13 kJ/mol (598 kJ/mol – 585 kJ/mol)  

Termochemické reakce 

Jako termochemickou rovnici označujeme takovou rovnici, v níž je uvedeno množství 

uvolněné nebo spotřebované energie na přeměnu výchozích látek na produkty. 

Známe reakci C + O2  →  CO2, která je podstatou hoření uhlí (uhlíku). Víme, že je to reakce, 

při níž se uvolňuje teplo. Bylo změřeno, že při vzniku jednoho molu oxidu uhličitého se uvolní 393 kJ, což zapíšeme do chemické rovnice tímto způsobem: 

C + O2   →    CO2 + 393 kJ 

Existují naopak i takové reakce, které probíhají jen tehdy, je-li reagujícím látkám zahříváním 

dodávána energie: 

N2 + O2  →   2 NO – 197 kJ. 

Z tohoto příkladu vidíme, že teplo spotřebované při reakci napíšeme na pravou stranu se 

záporným znaménkem. Podle toho, zda se při reakci teplo uvolňuje nebo spotřebovává, 

rozlišujeme reakce exotermní nebo endotermní. Při exotermních rekcích se tepelná energie uvolňuje, při endotermních reakcích se teplo pohlcuje (spotřebovává).
Tepelné zabarvení chemické reakce závisí i na skupenských stavech výchozích látek a 

produktů, případně i na jejich modifikacích (C – tuha, diamant). Proto musíme u všech látek 

označit jejich skupenský stav (s = tuhý, l = kapalný, g = plynný). 

Termochemické zákony 

Porovnejme nyní tepelné zabarvení reakce s tepelným zabarvením téže reakce probíhající 

opačným směrem: 

CO2   +   H2  →   CO + H2O  +   39,1 kJ 

CO   +    H2O →   CO2 + H2    –   39,1 kJ 

Z hodnot tepelného zabarvení těchto reakcí je zřejmé, že jejich hodnoty (až na znaménko) 

jsou stejné. Zobecněním tohoto poznatku dospíváme k důležitému  prvnímu 

termochemickému zákonu (Lavoisier-Laplaceův zákon): 

Tepelné zabarvení přímé a zpětné reakce je až na znaménko 

stejné. 

Druhý termochemický zákon (Hessův zákon) platí za předpokladu, že teplota, skupenské 

stavy, popř. krystalické modifikace všech výchozích látek a produktů celkové reakpostupných reakcí jsou stejné: 

Výsledné tepelné zabarvení chemické reakce nezávisí na 

přechodných stavech chemické reakce, ale jen na jejím 

počátečním a konečném stavu. 
Úkoly:
1) Určete, která z následujících reakcí je exotermní a která endotermní: 

 a) CO2  +   H2     →  CO  +   H2O +39,1 kJ 

 b) CO   +   H 2O →  CO2   +   H2 – 39,1 kJ 

2) Z dané rovnice CH4 (g) → C (g) + 4 H (g) udělejte rovnici termochemickou, víte-li, že 

při její přeměně výchozích látek na produkty se spotřebuje 1664 kJ tepla. 

3) Jaké množství tepla se uvolní při hoření 100 g vodíku, víte-li, že při reakci jednoho 

molu vodíku, tj. 2.016 g, se uvolní 240 kJ tepla? [H2 (g) + ½ O2 -> H2O (l

4) Určete tepelné zabarvení přeměny oxidu siřičitého na oxid sírový:
  SO2 (g) + ½ O2 (g)  →  SO3 (g), 

znáte-li tuto termochemickou rovnici: 

  SO3 (g)  →  SO2 (g) + ½ O2 (g) – 97,7 kJ 

5) Vypočtěte tepelné zabarvení reakce: 

   C2H4 (g) + H2 (g) → C2H6(g) 

 z tepelných zabarvení těchto reakcí:   2 C (s, grafit) + 3 H2 (g) → C2H6 (g) + 84,4 kJ 

    C2H4(g) →  2 C (s, grafit) + 2H2 (g) + 52,3 kJ
 Chemická kinetika studuje rychlost chemických reakcí. Rychlost chemické reakce je definována jako počet molů látky, která vznikne nebo zanikne danou reakcí za jednu sekundu. Jednotka rychlosti chemické reakce je (mol.s-1). Rychlost chemické reakce ovlivňují tyto faktory: a)teplota
                                       b)velikost povrchu reagujících látek

                                       c)koncentrace reagujících látek

                                       d)katalyzátory                                                             
Teorie aktivních srážek

Mezi molekulami reaktantů dochází ke srážkám. Srážka je účinná, pokud při ní proběhne chemická reakce. Aby srážka byla účinná, musí být splněny dvě základní podmínky. 

Reagující částice musí mít dostatečnou kinetickou energii – aktivační energii, potřebnou k rozštěpení zanikajících vazeb. Její velikost je rovna součtu energií všech zanikajících vazeb. 


Reakční koordináta (distribuční křivka kinetické energie molekul, osa x) statisticky znázorňuje změny energie reagujících částic E (osa y) v průběhu reakce. Rozdíl mezi energií výchozích látek a maximem je aktivační energie přímé reakce EA. Rozdíl mezi energií produktů a maximem odpovídá aktivační energii zpětné reakce EA'. Rozdíl aktivačních energií přímé a zpětné reakce určuje velikost reakčního tepla H. 
Druhým předpokladem pro průběh chemické reakce je podle srážkové teorie vhodná prostorová orientace částic, která se projevuje zvláště při srážkách složitějších molekul. 

Teorie aktivovaného komplexu
Při uskutečnění účinné srážky soustava prochází stádiem aktivovaného komplexu. 
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Aktivovaný komplex je nestálý, protože zde dochází k zeslabování původních vazeb, z nichž se uvolňuje energie a současně k vytváření vazeb nových, které energii spotřebovávají. Jeho aktivační energie je dána rozdílem energie aktivovaného komplexu a energie výchozích látek. V průběhu reakce se buď původní vazby zcela přeruší a vzniknou produkty reakce, nebo se komplex rozpadne na původní částice. Aktivační energie potřebná k vytvoření aktivovaného komplexu je nižší než aktivační energie potřebná k úplné disociaci částic reaktantů podle srážkové teorie.
Koncentrace hraje v chemické reakci velmi důležitou roli. Její význam vystihuje srážková teorie, podle které může reakce proběhnout jen tehdy, pokud se reagující molekuly srazí. Protože je pravděpodobnost srážky úměrná koncentraci, bude i rychlost reakce závislá na koncentraci.

Skupenství reaktantů je také velmi důležitý faktor ovlivňující reakční rychlost. Pokud jsou všechny reaktanty v kapalném skupenství, zajišťuje tepelný pohyb jejich vzájemný kontakt. Pokud jsou, ale v různých skupenstvích, např. jeden reaktant je kapalina a druhý plyn, potom dochází ke kontaktu pouze na rozhraní fází. Proto je potřeba zavést intenzivní míchání kapaliny, příp. probublávání plynu kapalinou. Dalším důležitým faktorem je teplota. Pokud látce dodáme energii ohřevem, rychlost pohybu molekul se zvýší. Zároveň vzroste i šance na srážku molekul a tyto srážky budou mít větší energii. Katalyzátor je látka, která mění reakční rychlost chemické reakce, ale na konci procesu zůstává nezměněna. Některé reakce, tzv. autokatalytické reakce, jsou katalyzovány vznikajícími produkty.

Katalyzátor tvoří s reaktanty málo stabilní komplex, který se v dalším kroku rozpadá na požadované produkty a katalyzátor. Schématicky je možné tuto reakci zapsat:

A + B + Kat → Komplex → C + Kat

nebo

A + B + Kat → Komplex → C + D + Kat

a podobně.

Aktivační energie těchto procesů jsou zpravidla nižší (ve výjimečných případech ale mohou být vyšší), než aktivační energie nekatalyzované reakce. Snížení aktivační energie umožňuje provádět reakce za mírnějších podmínek, např. za nižších teplot nebo při běžném (atmosférickém)tlaku. Katalýza neposunuje rovnováhu reakce, pouze urychluje její ustanovení.

V průmyslu se katalyzátory používají nejméně v 60 % chemických syntéz. Jedná se například o Ziegler-Nattovy katalyzátory, které se používají při výrobě plastů.

Znázornění závislosti koncentrace kyseliny a rychlosti reakce:
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Ve zředěné kyselině je malé množství částic kyseliny. Znamená to, že pravděpodobnost srážky částice s atomem zinku je nízká. 
V koncentrovanějším roztoku kyseliny je mnohem více částic kyseliny a tím stoupá pravděpodobnost účinné srážky. 
Čím více srážek tím je reakce rychlejší 
To také vysvětluje, proč se reakce zinku s kyselinou chlorovodíkovou zpomaluje.
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Na začátku reakce je ve směsi mnoho atomů zinku a částic kyseliny. Při účinných srážkách se částice spotřebovávají. 
Po nějaké době je ve směsi již méně atomů zinku a částic kyseliny a tím je i koncentrace nižší. Proto se reakce zpomaluje.

Vliv teploty – při zvýšení teploty o 10°C se rychlost zvýší asi 2x až 4x. Při nízké teplotě nemají částice reagujících látek dostatek energie. Zahříváním dodáme částicím energii částice se začnou rychleji pohybovat a ke srážkám dochází častěji. Čím vyšší energii mají částice tím vyšší je procento účinných srážek. Proto rychlost reakce roste. 
Závislost rychlosti reakce na velikosti povrchu(čím jsou částice menší, celková velikost povrchu je větší.  Např. zinek ve formě granulí nebo prášku:
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Reakce probíhá pouze na povrchu látky (zinku). 
Jestliže je kov ve formě prášku je vystaveno velké množství atomů srážce s částicemi kyseliny. Proto roste i pravděpodobnost účinné srážky, tedy i rychlost reakce.

V přítomnosti katalyzátoru stačí k účinné srážce menší energie částic. Výsledek- dochází k většímu množství srážek, a reakce je rychlejší. Katalýza je velmi důležitá v průmyslu, protože katalyzované reakce probíhají rychleji a za nižších teplot.

http://projektalfa.ic.cz/vreak.htm
http://absolventi.gymcheb.cz/2008/ivblech/chemicka%20kinetika%201.htm
http://www.gvi.cz/files/chemie/termochemie.pdf
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