VII.Termochemie a chemická kinetika
Chemická reakce, disociační energie, energetická bilance chemické reakce. Termochemie, termochemická rovnice, zákony. Chemická kinetika a její zákony, srážková teorie, faktory ovlivňující rychlost chemické reakce. Chemická rovnováha, rovnovážná a disociační konstanta. Le Chatelierův princip. Entropie, Gibsova energie.

CHEMICKÁ TERMODYNAMIKA

-zabývá se studiem fyzikálních a chemických změn, které jsou spojeny se změnami energetickými. Studuje pouze počáteční a konečný stav.
Termochemická rovnice: musí zde být udáno skupenství látek. 2H2(g)+O2(g) →2H2O(l)  ΔH=XYkJ  

Termodynamika ke svému studiu používá studium soustav:

Soustavy: Otevřená (volně prostupující pro látky i energii); Uzavřená (nepropustná pro látky ale propustná pro energii); Izolovaná (nepropustná pro látky ani pro energii).

Stavové veličiny: popisují stav určité soustavy a jsou to hmotnost, objem, hustota, látkové množství, tlak teplota. Ty se dělí na extenzivní (s velikostí soustavy se mění=hmotnost objem) a intenzivní (nezáleží na velikosti soustavy= tlak hustota teplota). Molární koncentrace se nemění; látkové množství se mění.

Normální podmínky: p=101 kPa; t=0ºC=273,15K
Standartní podmínky: p=101 kPa; t=25ºC=298,15K

Disociační energie: je energie potřebná k rozdělení vazeb.
Entropie ΔS
=míra neuspořádanosti systému. Systém se snaží o co možná nejnižší energii, ale o co nejvyšší entropii. Čím je systém chaotičtější, tím je stabilnější.

Zvyšování neuspořádanosti se stane přechodem z pevného do kapalného nebo z kapalného do plynného skupenství; procesy, při nichž se zvýší počet molekul; reakcemi, při nichž z reaktantů vzniknou plynné nebo kapalné produkty; míšením plynů; zvýšením objemu plynu v důsledku reakce.

/ΔS/=JK-1mol-1
N2+3H2→2NH3 –ze 4 molů vznikly 2→entropie se snížila

CaCO3→CaO+CO2 –z 1 molu vznikly 2→entropie se zvýšila
Gibsova energie ΔG=volná entalpie
Udává, zda je reakce uskutečnitelná.

ΔG= ΔH-T ΔS (H-entalpie, T-teplo, S-entropie); kladná ΔG znamená, že reakce neproběhne; záporná ΔG že proběhne
Samovolně budou probíhat reakce s minimální hodnotou Gibsovy energie (kladná ΔG znamená, že reakce neproběhne; záporná ΔG že proběhne)

Uskutečnitelnost děje: určím,když znám průběh děje; určuje se z ΔG= ΔH-T ΔS (kladná ΔG znamená, že reakce neproběhne; záporná ΔG že proběhne)

-ΔH         +ΔS(vysoká entropie): děj probíhá za  jakékoli teploty
- ΔH        -ΔS(nízká entropie): děj proběhne za nízkých teplot
+ ΔH        +ΔS: děj proběhne za vyšších teplot
+ ΔH        -ΔS: děj neproběhne
 Vnitřní energie ΔU
Popisuje veškerou vnitřní energii soustavy.

Entalpie H: /ΔH/=kJ mol-1 Řeší tepelné zabarvení reakce. Absolutní entalpii nejsme schopni změřit, takže měříme ΔH. Je vztažena na 1 mol!!! Množství tepla, které soustava během reakce probíhající za konstantního tlaku a v rozsahu jednoho molu vyměnila s okolím.

Reakční teplo: /ΔH/=kJ; Q=kJ
Je to v podstatě entalpie při izobarickém ději, která není vztažena na 1 mol.

A+B→C+D       -ΔH →exotermní reakce
A+B→C+D       +ΔH →endotermní reakce

Těmito změnami se zabývá termochemie

Lavoisier- Laplaceův zákon: tepelné zabarvení přímé a protisměrné reakce je až na znaménko stejné.

A+B→C           ΔH=-90kJ  

C→A+B           ΔH=+90kJ

Hessův zákon: Výsledné teplo chemické reakce nezávisí na způsobu průběhu reakce, ale pouze na jejím počáteční m a konečném stavu. Celkové tepelné zabarvení vícestupňové reakce je dáno součtem reakčních tepel všech dílčích reakcí.

A+B→C+D→E                        ΔH1
A+B→E                                    ΔH2

                                                  ΔH1= ΔH2

Standardní slučovací teplo ΔH0sluč.-je v tabulkách. Je to reakční teplo reakce, při které vzniká 1 mol sloučeniny přímo z prvku. Reakce proběhla za standardních podmínek. ΔH0sluč. prvků je nulové.

ΔH0= Σ ΔH0sluč.(produkty)- Σ ΔH0sluč.(reaktanty)

Standardní spalovací teplo ΔH0spal.-reakční teplo reakce, při které byl 1 mol látky spálen v nadbytku O2 za standardních podmínek na svůj nejstabilnější produkt. ΔH0spal.prvků není nulové.

ΔH0= Σ ΔH0spal.(reaktantů)- Σ ΔH0spal.(produktů)

ΔH0sluč.CO2 =ΔH0spal.C
ΔH0sluč.H2O =ΔH0spal.H2

Tepelné zabarvení reakce:
Výpočet 1. z vazebných a disociačních energií

2. ze vzorečků pro standardní slučovací a spalovací teplo

ad. 1.:Vypočítejte teplo reakce methanu s fluorem, má-li vzniknout tetrafluormethan.C-H=416,17kJ/mol;     C-F=489,86kJ/mol; H-F=569,4kJ/mol; F-F=158,26kJ/mol.

CH4(g)+4F2(g) →CF4(g)+4HF(g)

(4*416,17+4*158,26)-(4*489,86+4*569,4)=-1939,32kJ→exotermní reakce
ad. 2.: Jaké množství tepla se uvolní spálením 250g acetylenu. ΔH0spal.C2H2=-1300kJ/mol.

1 mol C2H2 uvolní 1300 kJ

250g C2H2:  n=m/M

                    n=250/26

                    n=9,6

9,6 molů C2H2 uvolní 9,6 *1300 kJ

Vypočítejte, jaké množství tepla se spotřebuje nebo uvolní při dimeraci 69g NO2. ΔH0sluč.NO2=33,18kJ/mol; ΔH0sluč.N2O4=9,16kJ/mol

2NO2(g) →N2O4(g)
9,16-2 *33,18=-57,2kJ →-28,6kJ/mol

n=m/M

n=69/46=1,5

-28,6 *1,5=-42,9kJ

CHEMICKÁ KINETIKA
-zabývá se rychlostí chemických reakcí  a faktory, které na ni působí.

Srážková teorie: atomy, molekuly se musí srazit. Aby došlo k efektivní srážce, musí být atomy nebo molekuly správně orientované  a musí mít dostatečnou energii.

Reakční koordináta=energetický průběh reakce

Domalovat reakční koordinátu
EA= aktivační energie=energie, která jé potřebná k tomu, aby byla reakce zahájena.

Teorie aktivovaného komplexu: Zjistilo se, že skutečná energie reakcí je menší, než energie vypočítaná ze srážkové teorie. Aniž by se úplně rozbily vazby původní začínají vznikat vazby nové.

                                                     A-A + B-B→A---A→A-B + A-B

                                                                           /      /

                                                                          B---B  -aktivovaný komplex

Reakční koordináta:

Domalovat reakční koordinátu

→je potřeba méně energie

Vlivy na reakční rychost:

1. Velikost povrchu reagujících látek- kostka soli se rozpouští déle než zrnka

2. Koncentrace- čím méně je molekul, tím je menší pravděpodobnost, že se potkají. Reakční rychlost je dána úbytkem molární koncentrace některého z reaktantů nebo přírustkem koncentrace některého z produktů za časovou jednotku.    

KINETICKÁ ROVNICE:    aA+bB  v2↔v1   cC+dD       v=k/A/α/B/β   (/A/=koncentrace látky A; α, β=exponenty experimentárně změřené, vyjadřují řád reakce, můžeme podle nich určit vliv koncentrace každé z výchozích látek na rychlost konečné reakce. V jednoduchých případech odpovídají stechiometrickým koeficientům.)
ROVNOVÁŽNÁ KONSTANTA: K-v řádech 10-4-104 . Nepoužívá se α a β ale a a b. Závisí pouze na teplotě, mohu ji změnit pouze změnou teploty.

Guldberg-Waagův zákon: čím je K větší, tím je rovnováha více posunuta ve prospěch produktů (čím větší číslo vyjde, tím více produktů bude vznikat a reakce bude více reálná.                                              
   v1=v2

    k/A/a/B/b= k/C/c/D/d
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3. Teplo- jestliže zahřeju reaktanty, bude reakce rychlejší. Reakce dělíme na exotermní(nemusím dodávat teplo, pouze aktivační energii) a endotermní( když budu dodávat teplo, tak vznikne více produktů).   k=A*e(-EA/RT) (A=konstanta pro danou reakci; e=základ přirozeného logaritmu; EA=aktivační energie; R=plynová konstanta-R=poVo/To=8,314; T=teplota)=RYCHLOSTNÍ KONSTANTA-vliv teploty na rychlost reakce.
4. Katalyzátor- katalyzátor je látka, která mění rychlost chemické reakce, ale z reakce vychází nezměněna. Vytvoří s látkou aktivovaný komplex, ze kterého vznikají produkty a nezměněný katalyzátor. Katalýza je homogenní (reaktant i katalyzátor je ve stejném skupenství) nebo heterogenní (reaktant a katalyzátor nejsou ve stejném skupenství). Katalyzátory zpomalující reakci se nazývají inhibitory. Pokud v reakci působí katalyzátory, je v reakční koordinátě více „hrbů“. Autokatalýza je takový případ katalýzy, kdy je reaktant sám sobě i katalyzátorem. 
Le Chatelierův princip

Každý systém se vždy snaží účinek vnějšího prostředí, který ho vychýlil z rovnováhy, vyrovnat a nastolit rovnováhu novou.

Rovnovážná konstanta je při jedné teplotě stejná. Zasáhneme-li do reakce, změníme pouze reakční rovnováhu (=množství reaktantů nebo produktů). 

Vlivy

1. dodání nebo odebrání tepla

(dodání=podpora endotermických reakcí; odebrání=podpora exotermických reakcí)

2. změna objemu

(snížením se posouvá soustava s plyny k menšímu počtu částic; zvětšením se posouvá soustava s plyny k většímu počtu částic)

3. změna látkového množství

(přidáváním výchozích látek vzniká více produktů; odebíráním produktů zreaguje více výchozích látek)
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