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CHEMICKÉ   REAKCE, ROVNICE
= děj, při kterém zanikají některé / všechny vazby mezi atomy v molekulách výchozích látek a vytvářejí se vazby nové, čímž vznikají molekuly produktů reakce

- rovnice (vyjádření chem. reakcí) se nezapisují slovně, ale pomocí vzorců, které jsou mezinárodně srozumitelné
-  musí být splněny 2 podmínky: 

1) podmínka zachování druhu atomů

2) podmínka zachování počtu atomů určitého druhu (počet atomů na levé straně se musí rovnat počtu atomů téhož prvku na pravé straně) , 
Dělení reakcí:

1) podle počtu fází    

                    a) reakce homogenní (všechny reakční složky jsou v jedné fázi)

                    b) reakce heterogenní  Zn + 2 HCl → ZnCl2  + H2

                        zvláštním typem jsou reakce srážecí

2) podle vnějších změn při reakci

                    a) syntézy – z jednodušších látek vznikají látky složitější

                                    NH3 + HCl → NH4Cl ,  adiční reakce v organice

                     b) rozkladné  - složitější látky se štěpí na látky jednodušší, opak syntézy

                                    CaCO3  → CaO + CO2    při 1200°C

                     c) substituční   CuSO4 + Fe → FeSO4 + Cu

                     d) podvojná záměna – složením dvou substitučních reakcí (neutralizace)
                                              NaOH + HCl → NaCl + H2O

3) podle reagujících částic

                       a) reakce molekulové  -   2SO2 + O2 → 2 SO3

                       b) reakce iontové – ve zkrácených zápisech se neuvádí ty ionty, které se neúčastní reakce 

                                                    Cu2+ (aq) + Fe (s) → Fe2+ (aq) + Cu (s)

4) podle přenášených částic

                       a) reakce oxidačně – redukční (redoxní) – dochází k přenosu elektronů, mění se oxidační čísla

                                                       2 HCl + Zn → ZnCl2 + H2

                                 b) reakce acidobazické – dochází k přenosu protonů H+
                                                         NH3 + H2O → NH4+ + OH-

5) podle rekční kinetiky

                       a) reakce izolované – probíhají v soustavě samy

                       b) reakce simultánní – v soustavě probíhá současně několik různých reakcí

                                        - reakce zvratné musíme je předpokládat u všech reakcí, které po čase dospějí do rovnovážného stavu      H2 + I2 ↔ 2 HI

                                        - reakce následné – produkt reakce je výchozí látkou reakce následující  (př. různé řetězové reakce - štěpné reakce, tj.letící neutron narazí do štěpitelného jádra. Jádro se rozštěpí a uvolní se několik nových neutronů, které mohou rozštěpit další jádra)
6) podle tepelné bilance

                       a) reakce exotermní (uvolňuje se teplo, hoření)

                       b) reakce endotermní (teplo se spotřebovává, rozklad vápence)

Rychlost chem. reakce
- důležité při výrobě chemikálií (většinou snaha o co největší rychlost, ale někdy se snažíme snížit rychlost chem. reakcí s nežádoucími účinky – např. koroze kovů)

faktory ovlivňující rychlost chem. reakcí:

a) druh látek (některé spolu reagují, některé ne – např. HCl  s kovy, měď nereaguje, zinek  

  pozvolna a hořčík bouřlivě)

b) koncentrace výchozích látek
c) teplota

d) katalyzátory (látky, které umožňují průběh chem. reakce, ale samy se nemění

        pozitivní – zvyšuje rychlost

        negativní (inhibitory) – snižují rychlost (antidetonační přísady v benzínu –    

                                              tetraethylolovo)
    v živých organizmech biokatalyzátory (vitamíny, hormony, enzymy)
e) velikost povrchu a jemnost rozptýlení (granulovaný  a práškový zinek)
Význam chemické rovnice:
1) specifikuje výchozí látky a produkty
2) vyjadřuje počet molekul, látková množství či hmotnosti reagujících látek

- podíl stechiometrických koeficientů (čísel před vzorci) je možné chápat jako podíl látk. množství, ve kterých látky reagují
V praxi: umět vypočítat hmotnosti produktů, které vznikají ze známé hmotnosti výchozích látek a obráceně. Z ekon. hlediska je důležité, aby reakce proběhly beze zbytku.

          N2 + 3 H2O  → 2 NH3
     1 mol : 3 moly  → 2 moly 

Příklad: Vypočítejte hmotnost sulfidu mědnatého, který vznikne reakcí mědi o hmotnosti 1,6 g se sírou     

                     2 Cu + S → Cu2S

1) dosazením do obecného vztahu    (trojčlenka, přímé a nepřímé úměry)

                   2 . 63,5  +  32   →   159

                           127…………159

                             1,6………… x

                             x = 1,6*159/127  = 2 g

2) s využitím látkových množství n

                   n = m/M

                n(Cu) = 1,6/63,5 = 0,0252 molů

                 n (Cu) : n (Cu2S) = 2 : 1

                               n (Cu2S) = 0,0126

                  m (Cu2S) = n (Cu2S) . M (Cu2S) = 0,0126 * 159 = 2 g
Příklad  Kolik kg vápna získáme vypálením 340 kg vápence, který obsahuje 95 % CaCO3?
           CaCO3 → CaO + CO2
              100           56
  340 kg        100 %                                  ze 100 kg         56 kg

      x              95 %                                         323              x               
   x = 95*340/100 = 323 kg                       x= 323 *56/100 = 181 kg vápna
Příklad Kolik g rtuti a kolik dm3 kyslíku vznikne rozkladem 108 g HgO?
                  2 HgO→ 2 Hg + O2
                 2*217g → 2*201g    22,4 dm3

                            2moly      2 moly + 1 mol       
                        2    :    2          :   1
 1)              434 g...........402 g

                  108 g............x g            x = 402*108/434= 100 g Hg
                   434 g..........22,4 dm3
                   108 g.......... x                   x = 108*22,4/434 = 5,6 dm3 O2
2)  n (HgO) = m/M = 108/217 = 0,498 molu HgO

      0,498 molu Hg = m/M = m/201       m = 0498*201= 100 g Hg

      0,498/2 = 0,249 molu O2      1 mol = 22.4 dm3
                       0,249 * 22,4 = 5,6 dm3 O2
Výpočty stechiometrických koeficientů: = vyčíslení rovnic
Opakování:  oxidační číslo vyjadřuje náboj atomu, stupeň oxidace atomu, mocenství
           O-II, O2+
- formální násobek elementárního náboje skutečného nebo pomyslného, který by atom získal,    

   kdyby elektrony každé vazby vycházející z tohoto atomu byly přiděleny  

   elektronegativnějšímu atomu

- je to číslo udávající počet atomů vodíku, které může prvek vázat nebo nahradit v jiných sloučeninách

 - součet ox. čísel atomů v molekule je roven nule, volné atomy a atomy v molekulách prvků mají ox. č. 0
1) reakce oxidačně redukční (redoxní) – počítáme koeficienty z počtu předaných elektronů

 - mění se oxid. čísla

  -  některé prvky se oxidují – zvyšuje se jim ox. č., předávají elektrony, jiné se redukují – snižuje se jim ox.č., přijímají elektrony

oxidovat (redukovat) se mohou jen některé prvky reakce (nemusí být všechny), počet elektronů přijatých a odevzdaných musí být stejný

2) u neredoxních rovnic (např. neutralizace) – z podmínky zachování počtu druhů atomů – nemění se ox. č. prvků
Příklad  Pb(NO3)2  + 2 KI → 2 KNO3 + PbI2
Neutralizace

· HCl + KOH → 

· HNO3 + Fe(OH)2 →
· H2SO4 + Cu(OH)2 →
· HF + NaOH →
· H3PO4 + NaOH →
· HNO3 + Al(OH)3 →
· HF + Ca(OH)2 →
· H2SO3 + KOH →
řešení:

·  HCl +KOH →  KCl + H2O
·  2 HNO3 + Fe(OH)2 → Fe (NO3)2 + 2 H2O
·  H2SO4 + Cu(OH)2 → CuSO4 + 2 H2O
·  HF + NaOH → NaF + H2O
·  H3PO4 + 3 NaOH → Na3PO4 + 3 H2O
·  3 HNO3 + Al(OH)3 → Al(NO3)3 + 3 H2O
· 2 HF + Ca(OH)2 → CaF2 + 2 H2O
·  H2SO3 + 2 KOH → K2SO3 + 2 H2O
Příklad reakce hliníku se zředěnou kyselinou sírovou
                     2Al + 3 H2SO4 → Al2(SO4)3 + 3 H2
                     Al0........AlIII       -3e              2   Aby počet elektronů byl stejný, musíme násobit 
             2 HI ........ 2 H0     +2e              3   první rovnici dvěma a druhou třemi
Příklad Sestavte rovnici děje, na němž je založena titrace chloridu železnatého dichromanem draselným v prostředí kyseliny chlorovodíkové. Podstatou je oxidace iontů železnatých na železité a redukce chromanových iontů na chromité
FeCl2 + K2Cr2O7 + HCl → FeCl3 + CrCl3 + KCl + H2O
FeII  ........   FeIII       -1e

2 CrVI .... 2 CrIII      +6e

Víme koeficienty u Fe, Cr

6 FeCl2 + K2Cr2O7 + HCl → 6 FeCl3 + 2 CrCl3 + KCl + H2O

K určení koeficientů u látek, které se přenosu elektronů nezúčastní použijeme podmínku zachování druhů atomů (začínáme u prvků, které jsou ve sloučeninách, kde už je počet daný – v našem případě K, pak Cl)

6 FeCl2 + K2Cr2O7 + 14 (=26-12) HCl → 6 FeCl3 + 2 CrCl3 +  2 KCl + 7 H2O

Příklady rovnic na vyčíslení
Al +  AgNO3 → Al(NO3)3 +  Ag
HI + H2SO4 →  I2 + H2S + H2O

Fe2O3 + CO → Fe + CO2
Al + H2SO4 → Al2(SO4)3 + H2
Al + J2 → AlJ3
PbS +  O2 → PbO +  SO2
P +HNO3 +  H2O→  H3PO4 +  NO

řešení:

Al + 3 AgNO3 → Al(NO3)3 + 3 Ag

8 HI + H2SO4 → 4 I2 + H2S + 4 H2O

Fe2O3 + 3 CO → 2 Fe + 3 CO2
2Al + 3 H2SO4 → Al2(SO4)3 + 3 H2
2 Al + 3 J2 → 2 AlJ3
2 PbS + 3 O2 → 2 PbO +  2 SO2
3 P + 5 HNO3 + 2 H2O→ 3 H3PO4 + 5 NO















