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1. [bookmark: _GoBack] Úvod

Studijní materiál pro předmět Úvod do materiálové chemie má především doplnit přednášky a cvičení v oblasti základních výpočtů v oblasti materiálové chemie. 
Doufám, že studentům tato opora ve formě řešených i neřešených příkladů bude ve studiu předmětu Úvodu do materiálové chemie nápomocna. 

2. Názvosloví

Soubor přesných pravidel, podle nichž se tvoří název a vzorec chemické látky.
České chemické názvosloví je založeno na dvojdílných názvech, složených z podstatného a přídavného jména (např. síran hořečnatý, nitrid železitý).
Podstatné jméno udává druh chemické sloučeniny (karbid, chroman) a je odvozeno od elektronegativní součásti.
Přídavné jméno svou koncovku (ciničitý, draselný) určuje oxidační číslo příslušného prvku a charakterizuje elektropozitivní součást sloučeniny.
Např.	TaP2	difosfid tantalu
	Fe3C	karbid triželeza
	W3Si2	disilicid triwolframu

2.1 Názvosloví kyselin

Bezkyslíkaté kyseliny jsou vodné roztoky binárních vodíkatých sloučenin a mají stejný vzorec jako bezvodé sloučeniny.


Kyslíkaté kyseliny (tzv. oxokyseliny)
Název těchto kyselin je tvořen podstatným jménem kyselina a přídavným jménem s názvem kyselinotvorného prvku v příslušném oxidačním čísle.

Izopolykyseliny obsahují více atomů kyselinotvorného prvku. Počet atomů se vyjadřuje řeckou číslovkou.
H2B4O7	kyselina dihydrogentetraboritá (stačí kyselina tetraboritá)
H2S2O5	kyselina disiřičitá
Thiokyseliny vznikají náhradou síry (S-II) za kyslík (O-II). V názvu se objeví předpona thio.
H2CO3		kyselina uhličitá
H2CSO2	kyselina thiouhličitá
H2CS3		kyselina trithiouhličitá

Peroxokyseliny vznikají náhradou peroxo skupiny (O2-II) za kyslík (O-II)
H2SO4		kyselina sírová
H2SO5		kyselina peroxosírová
H2S2O7	kyselina disírová
H2S2O8	kyselina peroxodisírová

2.2 Názvosloví solí

Název soli se tví podstatným jménem s koncovkou AN, je tvořena z názvu příslušné kyseliny odtržením koncovky –ová či –á a tvořící anion kyseliny.
jodistan vápenatý – Ca(IO4)2
K2SiO3 – křemičitan draselný

3. Chemické vzorce

1. Sumární obsahují sumární složení atomů prvků obsažených ve sloučenině.
2. Racionální vyjadřují základní strukturu molekuly.
3. Strukturní vyjadřují vazby mezi jednotlivými atomy
4. 
Chemické vzorce mají význam:
· kvalitativní (označují molekuly, atomy, ionty);
· kvantitativní (vyjadřují počet atomů v molekule);
· strukturní (informace o pořadí vázání atomů a vazbách);
· kinetický (zápis vzorce v chemické rovnici vede k pochopení průběhu chemické reakce).

1.) Pojmenujte následující oxidy
a) BaO
b) N2O
c) Mn2O7
d) V2O5

2.) Napište vzorce následujících oxidů
a) oxid dusnatý
b) oxid germaničitý
c) oxid uhelnatý
d) oxid sodný

3.) Pojmenujte následující kyseliny
a) H2SO4
b) H3PO4
c) H6TeO6
d) H2S

4.) Napište vzorce následujících kyselin
a) kyselina chlorečná
b) kyselina tetrathionová
c) kyselina peroxodisírová
d) kyselina hexahydrogentetrafosforečná


5.) Pojmenujte následující hydroxidy
a) KOH
b) Ca(OH)2
c) NaOH

6.) Napište vzorce následujících hydroxidů
a) hydroxid lithný
b) hydroxid strontnatý
c) hydroxid hořečnatý
d) hydroxid thallný

7.) Pojmenujte následující sloučeniny
a) POBr3
b) H2PO3NH2
c) SeO2Cl2

8.) Napište vzorce následujících sloučenin
a) tribromid thiofosforylu
b) kyselina chlorosírová
c) kyselina fruloroselenová

9.) Napište názvy následujících solí
a) Cr2(SO4)3
b) HgSe
c) Ag2SO3

10.) Napište vzorce následujících solí
a) síran barnatý
b) sulfid sodný
c) síran hlinitý

11.) Napište názvy následujících sloučenin
a) K2[PbCl6]
b) K2[PtCl4]
c) Zn[SiF6] . 6H2O

12.) Napište vzorce následujících sloučenin
a) monohydrát chloridu hexaamminplatičitého
b) jodid diamminrtuťnatý
c) tetrachloropalladnatan draselný

4. Atomy a molekuly

4.1 Látkové množství

Základní jednotkou látkového množství n je mol.
Počet specifikovaných základních jedinců v jednotce látkového množství udává Avogadrova konstanta.
NA = 6,023 . 1023 mol-1

Látkové množství vypočítáme, když počet jedinců dělíme Avogadrovou konstantou.
 
n – látkové množství
N – počet jedinců
NA – Avogadrova konstanta

Příklad 1
Vypočítejte jaké látkové množství představuje 3,0115 . 1023 atomů uhlíku.
Řešení:
N = 3,0115 . 1023
NA = 6,023 . 1023 mol-1
na = ?					




3,0115 . 1023 atomů uhlíku je 0,5 molu.

Příklad 2
Vypočítejte, jaký počet molekul představuje 10 molů CO2.
Řešení:


10 molů CO2 představuje 6,023 . 1024 molekul.


4.2 Molová hmotnost

Jestliže celkovou hmotnost dělíme molovou hmotností, dostaneme látkové množství.


n – látkové množství
m – celková hmotnost látky
M – molová hmotnost

Molovou hmotnost vypočítáme, jestliže hmotnost látky dělíme látkovým množstvím:


Příklad 1
Vypočítejte molovou hmotnost atomového vodíku.
Řešení:
	Hmotnost 1 molu, tj. 6,023 . 1023 atomů vodíku, je 1,007 97 g. Molová hmotnost atomového vodíku je:


Příklad 2
Vypočítejte, jaké látkové množství představuje 3,023 91 g atomového vodíku.
Řešení:
m = 3,023 91 g
Ma = 1,007 97 g . mol-1
na = ?

___________________________________________________________________________


3,023 91 g atomového vodíku představuje 3 moly atomového vodíku.
Příklad  3
Vypočítejte, jakou hmotnost v gramech má 1,32 . 1023 atomů rtuti.
Řešení a)
	Hmotnost 1 molu rtuti (tj. 6,023 . 1023 atomů) je 200,59 g.

6,023 . 1023  atomů Hg ……….. 200,59 g
1,32   . 1023 atomů Hg………….    X

x = 43,96 g

	Hmotnost 1,32 . 1023 atomů rtuti je 43,96 g.

Řešení b)
M(Hg) = 200,59 g . mol-1
NA = 6,023 . 1023 mol -1
N = 1,32 . 1023
MHg = ?





m = 43,96 g

Hmotnost 1,32 . 1023 atomů rtuti je 43,96 g.

4.3 Relativní atomová hmotnost

Relativní atomová hmotnost Ar je poměr skutečné hmotnosti ma  a  atomové hmotnostní konstanty mu, Ar = ma/mu (atomová hmotnostní konstanta mu = 1,66053 . 10-27 kg).

Příklad 1
Vypočítejte Ar hliníku, víte-li, že hmotnost jednoho atomu hliníku je 4,48 . 10-26 kg. Hliník tvoří jeden izotop.
Řešení:


Příklad 2
Vypočítejte Ar chloru, víte-li, že se skládá z izotopu 35Cl (75,4%) a z izotopu 37Cl (24,6%).
Řešení:



Příklad 3
Vypočítejte skutečnou hmotnost jednoho atomu chloru (v kg).
Řešení:


4.4 Příklady

1) Vypočítejte látkové množství:
A) S8 v 80 g síry
B) S v 80 g síry
C) H2S v 70 g sulfanu
D) vody ve 249,68 g CuSO4 . 5H2O
E) aniontů Cl- ve 475,42 g NiCl2 . 6H2O

Řešení A:
a) V tabulkách vyhledáme střední relativní atomovou hmotnost síry Ar(S) = 32,06.
b) Vypočítáme Mr(S8) = 8 . 32,06; Mr(S8) = 256,48
c) Látkové množství vypočteme ze vztah / u n = m / M, kde M = molární hmotnost
n = 80 / 256,48
n = 0,312 mol
	
V 80 g síry je obsaženo 0,312 molu S8.




	Řešení B:
a) V tabulkách vyhledáme střední relativní atomovou hmotnost síry Ar(S) = 32,06.
b) Látkové  množství  vypočteme  ze  vztahu  n = m / M, kde M = molární hmotnost v g . mol-1
n = 80 / 32,06
n = 2,495 mol
	V 80 g síry je obsaženo 2,495 molu S.

	Řešení C:
a) V tabulkách vyhledáme střední relativní atomovou hmotnost vodíku a síry.
Ar(H) = 1,008				Ar(S) = 32,060
	Vypočítáme střední relativní molekulovou hmotnost sulfanu:
		Mr(H2S) = 2 . 1,008 + 32,060		Mr(H2S) = 34,076)
b) Látkové množství sulfanu vypočteme ze vztahu n = m / M, kde M = molární hmotnost v g . mol-1.

n = 70 / 34,076
n = 2,054 mol
	70 g sulfanu obsahuje 2,054 molů H2S.

	Řešení D:
a) S využitím  tabulek zjistíme střední relativní molekulovou hmotnost pentahydrátu síranu měďnatého:
Mr(CuSO4 . 5H2O) = 249,68
b) Porovnáním hmotnosti ze zadání s tabulkovou hodnotou pro Mr(CuSO4 . 5H2O) zjistíme, že oba údaje jsou číselně shodné. Jinak řečeno, uvedená hmotnost je zároveň i molární hmotností pentahydrátu síranu měďnatého. Z toho vyplývá, že:

1 mol CuSO4 . 5H2O obsahuje 5 molů H2O
	V 249,68 g pentahydrátu síranu měďnatého je obsaženo 5 molů vody.

	Řešení E:
a) S využitím tabulek zjistíme střední relativní molekulovou hmotnost hexahydrátu chloridu nikelnatého:
Mr(NiCl2 . 6H2O) = 237,71
b) Sestavíme přímou úměru:
	237,71 g NiCl2 . 6H2O ……………………………… 2 moly Cl-	
475,42 g NiCl2 . 6H2O ……………..………………. x molů Cl-

475,42 : 237,71 = x : 2
X = 4
V 475,42 g hexahydrátu chloridu nikelnatého jsou obsaženy 4 moly chloridových iontů.
2) Vypočítejte kolik gramů NaOH je třeba na neutralizaci 1,5 molu kyseliny sírové.

Řešení:

a) Napíšeme rovnici reakce:
2 NaOH + H2SO4 → Na2SO4 + 2 H2O
Z rovnice reakce je zřejmé, že hydroxid sodný reaguje s kyselinou sírovou v molárním poměru 2 : 1, to znamená, že na neutralizaci 1,5 molu kyseliny sírové musí být použity 3 moly hydroxidu sodného.
b) S využitím relativních atomových hmotností vypočítáme relativní molekulovou hmotnost hydroxidu sodného:
Mr(NaOH) = 40
c) Ze vztahu m = n . M vypočítáme hmotnost hydroxidu sodného:
m = 3 . 40
m = 120 g
	Pro neutralizaci 1,5 molu kyseliny sírové je třeba 120 g NaOH.
3) Vypočítejte molární hmotnost:
a) H2
b) NaCl
c) K2CO3
d) H2SO4
e) CCl4
[(a) 2,02 g . mol-1, (b) 58,44 g . mol-1, (c) 138,20 g . mol-1, (d) 98,07 g . mol-1,                           (e) 153,82 g . mol-1]
4) Vypočítejte, jakou hustotu (v g . dm-3) bude mít za normálních podmínek oxid siřičitý. [2,86 g . dm-3]

5) Jaký je hmotnostní zlomek KOH v roztoku, který vznikl rozpuštěním 50 g této látky ve 150 g vody?

Řešení:
Hmotnostní zlomek w je definován jako podíl hmotnosti určité části soustavy (např. rozpuštěné látky) k celkové hmotnosti soustavy.
Pro náš případ:	wKOH = 50 / (50+150) = 0,25

	Hmotnostní zlomek hydroxidu draselného v roztoku je 0,25.
6) Kolik gramů vody bude třeba, aby z 65 g KBr byl připraven roztok, ve kterém je hmotnostní zlomek této soli 0,05?

Řešení:

Vyjdeme z definice hmotnostního zlomku a sestavíme následující rovnici:
0,05 = 65 / (65 + x)
0,05 . 65 + 0,05x = 65
X = 1235 g vody
	Pro přípravu roztoku je třeba 1235 g vody.

7) Jaký je hmotnostní zlomek HCl v roztoku, jehož 90 g obsahuje 15 g HCl. [0,167]

8) Jaká byl navážka Na2SO3 . 7H2O na přípravu 500 g roztoku siřičitanu sodného, ve kterém je hmotnostní zlomek vody 0,84? [159,9 g]

9) Kolik cm3 64 % kyseliny dusičné (ρ = 1,3866 g . cm-3) je potřeba na přípravu 1000 cm3 jejího 2 M roztoku?

Řešení:
a) Z definice molarity plyne, že 1000 cm3 2 M roztoku HNO3 obsahuje 2 moly HNO3. 
b) V tabulkách vyhledáme relativní molekulovou hmotnost kyseliny dusičné:
Mr (HNO3) = 63
c) Hmotnost kyseliny dusičné (100%) vypočteme ze vztahu m = n . M.
Po dosazení:
		m = 2 . 63						m = 126 g



d) Za využití nepřímé úměry vypočítáme hmotnost odpovídajícího množství 64 % roztoku HNO3:
126 g …………………………………………100 % HNO3
x g ………………………………………………64 % HNO3

x : 126 = 100 : 64
x = 196,9 g 64% HNO3
e) Objem roztoku vypočteme ze vztahu V = m / ρ:
V = 196,9 / 1,3866
V = 142 cm3 64 % HNO3

Na přípravu 1000 cm3 2 M roztoku kyseliny dusičné je třeba 142 cm3 64 % roztoku této kyseliny.

10) Vypočítejte molaritu a procentuální koncentraci roztoku NaOH, jestliže 500 g tohoto roztoku obsahuje 136,52 g NaOH. Hustota roztoku je 1,2411 g . cm-3.

Řešení:

a) Nejprve vypočítáme procentuální koncentraci roztoku hydroxidu sodného:

			

b) Pro výpočet molární koncentrace roztoku musíme nejdříve znát jeho objem. Vypočítáme jej ve vztahu V = m / ρ:

V = 500 / 1,2411				V = 402,9 cm3

c) Zjistíme relativní molekulovou hmotnost hydroxidu  sodného  a  s využitím vztahu n = m / M vypočítáme látkové množství této látky v uvedeném roztoku:

Mr(NaOH) = 40	n = 136,52 / 40	n = 3,413 molu 

d) Molární koncentraci hydroxidu sodného vypočteme z následující přímé úměry:
402,9 cm3 ………………………………3,413 molu
1000 cm3…………………………………….. x molů
	Uvedený roztok hydroxidu sodného je 8,47 M nebo také 27,3%.

11) V jakém objemu 0,2 M roztoku K2CO3 je obsaženo 0,15 molu K+?

Řešení:

a) Uhličitan draselný má vzorec K2CO3. Je zřejmé, že v každé molekule této látky jsou obsaženy dva kationty draselné. To znamená, že počet molů draselných iontů je dvojnásobkem počtu molů K2CO3. V našem případě je tedy 0,2 M roztok uhličitanu draselného 0,4 M roztokem K+.

b) Sestavíme přímou úměru:
0,4 molu K+ …………………..1000 cm3
0,15 molu K+ ……………………… x cm3

0,15 : 0,4 = x : 1000
X = 375 m3
	0,15 molu K+ je obsaženo ve 375 cm3 0,2 M roztoku K2CO3.
12) Kolik gramů kyseliny dusičné obsahují 2 dm3 jejího 1 M roztoku? [126 g]

13) Jaká je procentuální koncentrace 3,380 M roztoku kyseliny chlorovodíkové o hustotě 1,0574 g . cm-3 [11,65 %]

14) Kolik cm3 30 % roztoku hydroxidu draselného (ρ = 1,2879 g . cm-3) je potřeba na přípravu 500 cm3 jeho 2,5 M roztoku? [181,4 cm3]

15) Kolik gramů síranu amonného je třeba navážit na přípravu 500 cm3 0,5 M roztoku této látky? [33,035 g]





























5. Skupenské stavy látek

Podle tohoto chování obvykle rozlišujeme tři skupenské stavy látek:
· skupenství pevné
· skupenství kapalné
· skupenství plynné

5.1 Plynné skupenství

Zákony vystihují přesně chování ideálního plynu.
Boylův-Mariottův zákon stanoví, že součin tlaku plynu a jeho objemu je pro dané množství plynu při konstantní teplotě konstantní:


Tlak je při izotermickém ději nepřímo úměrný objemu.
Gay-Lussacův zákon vystihuje lineární závislost objemu na teplotě (za konstantního tlaku):

kde Vt je objem plynu při teplotě t (oC), V0 je objem plynu při teplotě 0 oC a α = 1/273,15 je koeficient objemové roztažnosti plynů.
Použitím absolutních teplot lze Gay-Lussacův zákon zjednodušit na tvar:

Charlesův zákon se týká závislosti tlaku plynu na teplotě při konstantním objemu.

Použitím absolutní teplotyT:


Stavová rovnice ideálního plynu



Příklad 1:
Plyn zaujímá při teplotě 100 oC a tlaku 95 kPa objem 500 cm3. Jak velký je jeho objem za normálních podmínek?
Řešení:
T0 = 273 K
T – T0 + T = (273 + 100)K = 373K
 = 101 kPa
p = 95 kPa
V = 500 cm3
V0 = ?



Objem plynu bude 344,3 cm3 (ml).

Příklad 2:
Vypočítejte hmotnost 1 litru amoniaku při teplotě 15 0C a tlaku 103 kPa.
Řešení:

V0 = ?
T0 = 273 K
p = 103 kPa
V = 1 dm3
T = (273 + 15)K = 288 K


1. Vypočítáme objem za normálních podmínek:



2. Na základě molové hmotnost a molového objemu amoniaku vypočítáme jeho hustotu:



Hustotu vypočítáme stejně i ze vztahu:


Porovnáním hustot podle (1) a (2) dostáváme:


Z toho plyne:


Po dosazení hodnot dostáváme:


Hmotnost amoniaku za daných podmínek je 0,735 g.

Příklad 3:
Jakého tlaku je potřeba ke stlačení 5 l vodíku na 1/5 původního objemu, je-li v původním stavu teplota 10 0C a tlak 0,092 MPa a teplota je po stlačení 25 0C?
Řešení:
V1 = 5 dm3
T1 = (273 + 10)K = 283 K


T2 = (273 + 25)K = 298 K







Tlak potřebný k stlačení vodíku je 0,484 MPa.

Příklad 4:
Jaký objem v dm3 zaujímá 1 g dusíku při tlaku 0,051 MPa a teplotě 27 0C? Molová hmotnost dusíku je 28 g . mol-1.
Řešení:
p = 0,51 MPa = 51 . 103 Pa
T = t + 273 = 300 K
M(N2) = 28 g . mol-1
R = 8314,32 Pa dm3 . mol-1 . K-1
m = 1 g
V = ?





Příklad 5:
4,8 kg argonu jsou uzavřeny v nádobě objemu 20 l. Vypočítejte, jaký je tlak plynu v megapascalech (MPa) při teplotě 20 0C.
Řešení:
Použijeme stavovou rovnici:
Tn = 273,15 K
Vn = 22,41 dm3
R = 8314,32 Pa . dm3 . mol-1 . K-1
T = 273 + 20 = 293 K
V = 20 dm3
M = 39,948 g . mol-1
m = 4800 g
p = ?

Tlak v nádobě bude:



4,8 kg argonu je v nádobě o objemu 20 l při teplotě 20 oC pod tlakem 14,64 MPa.


Příklad 6:
Kolik litrů vodíku vznikne, reaguje-li 10 g zinku s kyselinou chlorovodíkovou?
Řešení:

					        1 mol		1 mol (22,4 l)
				                    65,37 g		2,016 g
1 mol zinku vytěsní 1 mol molekul vodíku, jehož objem za normálních podmínek (n.p.) je 22,4 l. 

			       10      g Zn …………………....... x


Při reakci 10 g zinku s kyselinou chlorovodíkovou za n.p. vznikne 3,43 dm3 vodíku.

Příklad 7:
Kolik gramů oxidu rtuťnatého se rozložilo po naplnění plynojemu o objemu 448 ml kyslíkem?
Řešení:

				           2 mol		       1 mol

				           2(200,1 + 16) g       32 g
				           432,2 g zaujímá       22,4 dm3
				              x		         0,448 dm3



K reakci bylo třeba 8,64 g HgO.

Příklad 8:
Kolik kilogramů kyseliny octové (ethanové) můžeme teoreticky vyrobit z 33 600 litrů acetylenu (za normálních podmínek)?
Řešení:
	CH ≡ CH + H2O → CH3CHO
			          CH3CHO +  O2 → CH3COOH
	1 mol					        1 mol
	22,4 dm3 …………………………………60 g
	33 600 dm3………………………………. x 



Z 33 600 litrů acetylenu vznikne 90 kg kyseliny octové.



Příklad 9:
Kolik litrů (dm3) plynného chlorovodíku dostaneme ze 40 g chloridu sodného při tlaku 98,6 kPa a teplotě 21 oC?
Řešení:
1. Vypočítáme objem HCl za n.p.
2 NaCL + H2SO4 → Na2SO4 + 2 HCl
2 mol				   2 mol
116,92 g …………………….. 44,8 dm3
40 g ………………………….  x
x =  . 448 dm3
x = 15,33 dm3 HCl za normálních podmínek

2. Výpočet za udaných podmínek.

T0 = 273 K
V0 = 15,33 dm3
p = 98,6 kPa
T = (273 + 21) K = 294 K
V = ?



V = 16,91 dm3

Za daných podmínek připravíme 16,91 l plynného chlorovodíku.
Neřešené příklady:
1. Při stálé teplotě je objem plynu 950 cm3 a jeho tlak 99,99 kPa. Vypočítejte, jak se změní objem daného plynu, stoupne-li tlak na 101,3 kPa.		(938 cm3)

2. Při 27 oC je objem plynu 600 cm3. Jaký objem bude mít plyn při 57 oC, jestliže se tlak nezmění?	(660 cm3)

3. Kolik krychlových decimetrů vodíku vznikne při reakci zředěné kyseliny sírové s 1 g zinku?		(0,34 dm3)

4. Vypočítejte:

a) Kolik kilogramů chlorovodíku se vyrobí z 224 m3 chloru?	(710 kg)
b) Kolik tun 36,5procentní kyseliny chlorovodíkové se vyrobí z chlorovodíku?	(2 t)

5. Kolik g mramoru (čistého CaCO3) se spotřebovalo k přípravě oxidu uhličitého o objemu 3,48 dm3?	(20 g)

6. Kolik gramů benzenu bude oxidovat, vznikne-li při této reakci 6,72 dm3 oxidu uhličitého?	(3,9 g)

7. Kolikaprocentní byla kyselina chlorovodíková, jestliže se ze 200 g roztoku této kyseliny reakcí se zinkem uvolnilo 7,2 dm3 vodíku při teplotě 25 oC a tlaku 99,99 kPa?	(10,598procentní)






6. Elektrochemie 

Vodiče I. řádu jsou kovy, kde proud je přenášen elektrony, průchodem proudu se nemění. 
Mezi vodiče II. řádu patří elektrolyty, kde proud je přenášen migrací iontů v elektrickém poli, proudem dochází ke změnám elektrolytů. 
Vodiče III. řádu jsou plyny, zde je proud přenášen ionizovaným plynem. 
Katoda je elektroda, kterou jsou elektrony do soustavy přiváděny (redukce). 
Anoda je elektroda, kterou jsou elektrony ze soustavy odváděny (oxidace). 
Každou z elektrod lze charakterizovat elektrodovým potenciálem E. To je rozdílem sil mezi rozpouštěcím tlakem, který vzniká při uvolňování kationtů kovů do roztoku elektrolytu a osmotickým tlakem iontů kovů v roztoku působícím proti. Časem dojde k rovnovážnému stavu neboli se ustaví potenciálový rozdíl – vnitřní elektrodový potenciál.
Při nestandardních podmínkách lze potenciál elektrody vypočítat z Nernstovy rovnice. 
E = E0 + RT /nF In a
Potenciál elektrody závisí na povaze elektrody E0, počtu vyměněných elektrických nábojů n, aktivitě roztoku a teplotě T. 

Eletrolyty jsou roztoky solí, kyselin a hydroxidů schopné disociace (štěpení na ionty), k rozložení na ionty může dojít buď zvýšením kinetické energie iontů (termická disociace), nebo účinkem rozpouštědla (hydratace).

Iontová rovnováha elektrolytu 
Pro průchod elektrické energie elektrolytem je důležitý stupeň disociace α, neboli poměr disociovaného množství molekul c´ k původnímu množství všech rozpuštěných molekul elektrolytu c. 

Poměr disociovaných a nedisociovaných molekul můžeme vyjádřit také disociační konstantou Kc.
Je-li α blízká nule můžeme výraz zjednodušit Kc = α2 . c, z toho α =  

Eletrolyty lze rozdělit na silné a slabé
1. Silné – úplná disociace – většina solí a HNO3, H2SO4, HCl, NaOH, KOH 
2. Slabé – částečná disociace – organické kyseliny, NH4OH

Roztoky ideální a reálné
Ideální roztoky jsou takové, kde se zanedbává interakce mezi ionty. Abychom mohli zachovat jednoduché tvary rovnic, platných pro ideální roztoky, používáme u reálných roztoků místo koncentrace veličinu – aktivita složky a = y.c

Vodíkový exponent – pH je logaritmická stupnice kyselosti.
pH = - log [H3O+]       [ H3O+] =   [OH-] = 10-7    pH = 7
Kyselé roztoky 	pH < 7
Neutrální roztoky 	pH = 7
Zásadité roztoky 	pH > 7

Teorie kyselin a zásad
Kyselina je látka schopná odštěpit ion H+ (proton)

Kyselina je tím silnější čím snadněji odštěpuje proton neboli čím polárnější je vazba mezi vodíkem a zbytkem kyseliny (ve vodném roztoku odštěpuje H3O+)

H2SO4 → H+ 	+	HSO4-		disociace do I. stupně
HSO4 →  H+	+	SO4- 		disociace do II. stupně 
H2SO4 → 2H+	+	SO4-		celková disociace 

Zásada je látka schopná přijímat ion H+ (ve vodném roztoku disociuje na hydroxidové anionty OH-)
NH3 + H – OH → NH4+ + OH-

Hydrolýza solí nastává interakcí mezi ionty disociované soli a vodíkovými kationty ve vodném roztoku. 
1. zásaditá reakce vzniká v roztoku soli slabé kyseliny a silné zásady 
2. kyselá reakce vzniká v roztoku soli silné kyseliny a slabé zásady 
3. neutrální reakce vzniká v roztoku stejně silných kyselin a zásad 

Elektrolýza
Zavedením stejnosměrného elektrického proudu z vnějšího zdroje do elektrolytu nastane elektrochemická reakce spojená s výměnou elektronů, nebo-li redox děj (oxidačně-redukční). 
Proces probíhá v elektrolyzéru, kde na elektrodách dochází k chemickým změnám. 
Na katodě (záporná elektroda) probíhá redukce 
Cu2+ + 2e- → Cuo
Na anodě (kladná elektroda) probíhá oxidace 
Cl- → Clo  + e-



Galvanické články 
Zdroj stejnosměrného napětí, který se skládá z elektrolytu a dvou rozdílných elektrod. 
Podle způsobu přeměny energie chemické na elektrickou dělíme články na primární a sekundární.
Primární články pracují na principu nevratného děje, pracují tak dlouho, dokud mají dostatek aktivní hmoty pro vytvoření proudu. 
Sekundární články - Akumulátory pracují na principu vratného děje. Umožňují akumulaci (hromadění) elektrické energie a její vratnou konverzi na chemickou energii. 

6.1 Příklady 

1/ Vypočítejte pH roztoku, jehož koncentrace vodíkových iontů se rovná 0,004 mol . dm-3. 
Řešení
cH+ = 0,004 mol . dm-3
cH + = 4 . 10-3 mol . dm-3

Při výpočtu uplatníme přímo vztah (V-5). 
pH = - log 4 . 10-3
pH = 3 – log 4
pH = 3 – 0,6021
pH = 2,3979
pH = 2,4 
pH uvedeného roztoku je 2,4. 

2/ Vypočítejte pH roztoku, jehož koncentrace cH+ = 8,2 . 10-6 mol . dm-3.
Řešení 
Jde o stejný typ příkladu, postup je analogický. 
pH = - log 8,2 . 10-6
pH = 6 – log 8,2
pH = 6 – 0,9138 
pH = 5,0862
pH = 5,1
pH uvedeného roztoku je 5,1.

3/ Vypočítejte pH 0,01 N roztoku KOH. 
Řešení 
KOH je silná zásada, v roztoku je úplně disociována, proto při výpočtu použijeme vztah 
(V-20).
pH = 14 + log {czás.}
czás. = 10-2 mol . dm-3
pOH = 2 
pH = 12 
0,11N roztok KOH má pH = 12.



4/ Vypočítejte pH 0,01N roztoku kyseliny octové. 
Řešení 
Kyselina octová je slabý elektrolyt, k výpočtu potřebujeme i údaj o disociační konstantě, který najdeme v chemických tabulkách. 
Kkys. = 1,8 . 10-5
ckys. = 10-2 mol . dm-3

Hodnotu pH počítáme podle vztahu (V-21). 
pH =  pKkys. -  log {ckys.}
pKkys. = - log 1,85 . 10-5
pKkys. = 5 – log 1,85 
pKkys = 5 – 0,2672 
pKkys. = 4,72
pH = 2,36 + 1
pH = 3,4
0,01N roztok kyseliny octové má pH = 3,4. 

5/ Vypočítejte disociační stupeň kyseliny kyanovodíkové v 0,05M roztoku, jestliže její disociační konstanta je 7 . 10-19. 
Řešení
Je udána koncentrace roztoku a disociační konstanta. Použijeme vztah (V-26). 
K = 7 . 10-10
{c} = 5 . 10-2
α

α = 10-4 1,4
α = 1,18 . 10-4
α = 0,000 118
α% = 0,011 8 %
Disociační stupeň 0,05 M HCN je 0,011 8 %. 

6/ Vypočítejte pH 0,01N roztoku kyseliny octové, je-li ze 4,2 % disociována. 
Řešení
Údaj o koncentraci je uveden v textu. Stačilo by najít v tabulkách hodnotu disociační konstanty kyseliny octové a počítat podle vztahu (V-21). 
V textu nalezneme i údaj o disociačním stupni, proto je možné k výpočtu disociační konstanty použít vztah (V-26) a potom uplatnit vztah (V-21) k výpočtu pH. 
α (%) = 4,2 % 
α = 0,042
c = 10-2 val . dm-3 = 10-2 mol . dm-3
K = α2 . {c}
K = (4,2 . 10-2)2 . 10-2
K = 1,8 . 10-3 . 10-2
K = 1,8 . 10-5
pH =  pKkys. -   log {ckys.}

pH = 2,37 + 1 
pH = 3,37 
0,01 N roztok kyseliny octové má pH = 3,37. 

7/ Do roztoku, který obsahuje 196 g H2SO4, se přidal roztok NaOH s obsahem 60 g NaOH. Vypočítejte, kolik gramů KOH je třeba ještě dodat k úplné neutralizaci roztoku uvedené kyseliny. 
Řešení 
Z textu vyplývá, že přidaný NaOH nezneutralizuje celých 196 g kyseliny. Musíme vypočítat, kolik molů H2SO4  zneutralizuje 60 g NaOH, stejným způsobem potom vypočítáme, kolik gramů KOH je třeba přidat do nezreagovaného zbytku kyseliny.

MH2SO4 = 98,08 g . mol-1
MNaOH = 40,01 g . mol-1
MKOH = 56,10 g . mol-1

98,08 g H2SO4 …………….1 mol H2SO4
196 g H2SO4 ………………………x

x =  . 1 mol

x = 1,99 
196 g H2SO4 …………1,99 mol H2SO4

40,01 g NaOH …………………. 1 mol NaOH
60 g NaOH …………………………………x

x =  . 1 mol

x = 1,49 mol 
60 g NaOH ………………………..1,49 mol NaOH. 

Podle neutralizační rovnice 1,49 molu NaOH zneutralizuje 0,74 molu H2SO4. Zbytek tj. 1,99 molu – 0,74 molu, je třeba zneutralizovat hydroxidem draselným. 
Neutralizační rovnice, která vyjadřuje neutralizaci KOH s H2SO4 je už též známa – 1 mol H2SO4 se zneutralizuje 2 mol KOH. K neutralizaci roztoku, který obsahuje 1,25 molu H2SO4 je třeba roztok KOH, jenž obsahuje 2.1,25 molu, tj. 2,5 molu KOH. 

MKOH = 56,10 g . mol-1
2,5 mol KOH ……………..140,25 g KOH 

K neutralizaci 196 g H2SO4 je nutno ještě přidat 140,25 g KOH. 

8/ Vypočítejte, kolik procent NaOH obsahuje 18 g roztoku hydroxidu sodného, jestliže k jeho úplné neutralizaci je třeba 17,8 cm3 1N roztoku H2SO4. 
Řešení 
Budeme postupovat jako u předcházejících příkladů. Výpočet si však můžeme zjednodušit, budeme-li počítat s valovým množstvím a valovými hmotnostmi jednotlivých látek. Vypočítáme, jaká část valu H2SO4 je v 17,8 cm3 jejího roztoku. V 18 g roztoku NaOH je pak obsažena stejná část valu NaOH. 

Mv (H2SO4) = 49,04 g . val-1
Mv (NaOH) = 40,01 g . val-1

1 val H2SO4……………1000 cm3
x ………………………17,8 cm3

x = 

x = 0,017 8 val

V 17,8 cm3 roztoku H2SO4 je 0,017 8 valu H2SO4. 

40,01 g NaOH……………. 1 val NaOH 
                  y g………   .................0,017 8 val NaOH

y = 40,01 . 0,017 8 g 
                                                           y = 0,712 g NAOH
18 g …………..100
0,712 g …………..p
p = 
 p = 3, 9
Roztok je 3,9procentní.

9/ Sestavte schéma elektrolýzy vodného roztoku jodidu draselného. 

Řešení 
Jodid draselný je ve vodě disociovaný podle rovnice:

KI → K+ + I-

Po zavedení stejnosměrného proudu se ionty pohybují k nesouhlasným elektrodám a probíhají primárně elektrochemické reakce. I v tomto případě, jestliže jde o vodný roztok, se na katodě vybíjejí vodíkové ionty, na anodě jodidové anionty:

2 H+ + 2 e → 2 H0
2 H0 → H2
2 I- - 2 e → 2 I0
2 I0 → I2
Na katodě se vylučuje vodík, na anodě jod.


 
10/ Při elektrolýze vodného roztoku modré skalice se na katodě vyloučilo 640 g mědi. Jaký plyn a o jaké hmotnosti se vyloučil na anodě? 

Řešení
Elektrochemické reakce související s průchodem proudu vodným roztokem modré skalice už zmáme.  
Cu2+ + 2 e → Cu0
SO2-4 – 2 e → SO4 (radikál) 
SO4 + H2O → H2SO4 + O 

Na anodě se vylučuje kyslík. 
Z uvedených vztahů vidíme, že při vyloučení 1 molu iontů mědi se na anodě vyloučí 1 mol atomů kyslíku. Další postup je již běžný. 

MCu = 63,5 g . mol-1
Mo = 16 g . mol-1
63,5 g ………16 g O
640 g …..........x g O
x = 161,2 g

Na anodě se při elektrolýze vodného roztoku CuSO4 vyloučí 161,2 g kyslíku. 


11/ Při elektrolýze vodného roztoku dusičnanu chromitého se za 10 minut vyloučilo na katodě 0,26 g chromu. Jaký proud prochází roztokem? 
Řešení 
Máme udánu hmotnost vyloučeného kovu a čas, v němž elektrolýza probíhala. Vztah mezi hmotností vyloučeného kovu a procházejícím nábojem vyjadřují spojené Faradayovy zákony. 

m =  I.t
t = 10 min = 600 s
m = 0,26 g 
M = 52,01 g . mol-1
v = 3
F = 96 500 C.val-1

I = 

I =  A

I = 2,4 A

Roztokem prochází proud 2,4 A. 


12/ Za jak dlouho se vyloučí všechna měď z objemu 40 ml 0,25N roztoku síranu měďnatého, jestliže roztokem prochází proud 1,93 A? 
Řešení 
I v tomto příkladu vycházíme ze vtahu (V-39). Vypočítáme dobu elektrolýzy, velikost proudu je udána. Hmotnost vyloučené látky je udána nepřímo. Máme 40 ml 0,25N roztoku CuSO4, z kterého se má vyloučit všechna měď. Musíme vypočítat hmotnost mědi ve 40 ml 0,25N roztoku CuSO4. Další postup je stejný jako v předcházejícím příkladu. 

Mv (Cu) = 31,75 g . val-1
7,69 (31,75 : 4) g Cu ………1000 ml
                                 m………..40 ml

m = 0,317 g 

0,317 = 

z = 

z = 8,3 min.

Všechna měď ze 40 ml 0,25N roztoku CuSO4 se při proudu 1,93 A vyloučí za 8,3 min.


13/ Na základě hodnot redukčních potenciálů rozhodněte, zda je dichroman v kyselém prostředí schopen oxidovat železnaté kationty na železité. Pokud ano, s využitím následujících údajů sestavte rovnici reakce. 
Fe3+ + e- → Fe2+						E0 = + 0,77 V
Cr2O2-7 + 14H+ + 6e- → 2Cr3+ + 7H2O                                 E0 = + 1,33 V
Řešení 
a) Dříve než přistoupíme k vlastnímu řešení, zopakujeme si některé teoretické poznatky. V tabulkách jsou poloreakce uváděny ve směru redukce a platí, že redukční potenciál oxidačního činidla je v samovolně probíhající reakci vždy vyšší než redukční potenciál činidla redukčního. Reakce tedy probíhá samovolně v tom směru, v němž látka s nižším redukčním potenciálem vystupuje jako činidlo redukční. 
b) Vraťme se k našemu systému. Nižší potenciál přísluší reakci vyjadřující redukci železitých iontů na železnaté. Má-li reakce běžet samovolně, musí uvedený děj probíhat v opačném směru, tedy ve směru oxidace železnatých iontů na železité. Dichroman bude proto působit jako oxidační činidlo. 
c) Nyní můžeme sestavit rovnici reakce. Železnaté ionty se v jejím průběhu budou oxidovat na železité. Poloreakci uvedenou v tabulkách proto přepíšeme v opačném směru, tedy ve směru oxidace: 

Fe2+ → Fe3+ + e-
Poloreakci vyjadřující redukci dichromanu ponecháme zapsánu stejným způsobem, jak byla uvedena v tabulkách: 

Cr2O2-7 + 14 H+ + 6e- → 2Cr3+ + 7H2O

d) Pokud chceme uvedené poloreakce spojit v reakci, je nutné, aby na obou stranách vytvořené rovnice byl stejný počet elektronů. Z probraného učiva již víme, že v tomto případě musíme najít nejmenší společný násobek čísel udávajících počty vyměňovaných elektronů, první rovnici je proto třeba vynásobit šesti: 

6Fe2+ + Cr2O2-7 + 14 H+ + 6e- → 6Fe3+ + 6e- + 2Cr3+ + 7H2O
e) V konečném zápisu reakce se elektrony neuvádí: 

6Fe2+ + Cr2O2-7 + 14 H+ → 6Fe3+ + 2Cr+ + 7H2O


14/ Vypočtěte potencionální rozdíl mezi elektrodami článku sestaveného ze zinkové a měděné elektrody. Kovy jsou ponořeny do roztoku vlastních solí za standardních podmínek [Zn2+/Zn = - 0,763 V; Cu2+/Cu = + 0,337 V]
Řešení
a) Elektroda s nižším potenciálem bude v článku působit jako „zdroj elektronů“ – bude na ní docházet k oxidaci. Na elektrodě s vyšším potencionálem bude naopak docházet k redukci, bude tedy „příjemcem elektronů“. 
b) Potenciální rozdíl mezi elektrodami vypočteme tak, že od vyššího potencionálu odečteme potenciál nižší. Pro větší názornost využijeme číselnou osu, na které je potenciální rozdíl mezi elektrodami dán velikostí úsečky ohraničené polohou obou pontencionálů. (Potenciální rozdíl musí být vždy kladný.)

Zn2+/Zn = - 0,763 V;     Cu2+/Cu = + 0,337 V          
                                                                                                 1,1 V
           0,337 – (- 0,763) = 1,1 V                                             
                                                                                                  -  0,763    0,337

Potencionální rozdíl mezi elektrodami je 1,1 V.  

15/ Určete, jaký typ dějů probíhá při elektrolýze na anodě: 
a) oxidace                                b) redukce                        c) podvojná záměna 

16/ Kolik gramů stříbra se vyloučilo z roztoku dusičnanu stříbrného, jestliže k reakci bylo použito 50 g práškové mědi? (Dusičnan stříbrný byl v roztoku v nadbytku).               
7. Termochemie 

Termochemie se zabývá energetickou stránkou chemických reakcí, a to výhradně z hlediska výměny tepla. Neuvažujeme-li ztráty, závisí množství tepla soustavou odevzdaného či přijatého při dané reakci na množstvích látek do reakce skutečně vstoupivších a jejich stavu, na reakční teplotě, tlaku či objemu. Aby bylo možné tyto veličiny kvantitativně porovnávat, je třeba zavést určité standardní podmínky. Reakční teplo je množství tepla, jež soustava přijme, jestliže se v reakční produkty chemicky přemění tolik molů výchozích látek, kolik je dáno stechiometrickými koeficienty v příslušné chemické rovnici (v této rovnici musí být vyznačena i skupenství, příp. krystalové modifikace jednotlivých látek), přičemž výchozí a konečná hodnota teploty jsou stejné. Probíhá-li přeměna za konstantního tlaku, označujeme reakční teplo jako izobarní H, za konstantního objemu pak jako izochorní H.
Reakční teplo posuzujeme z hlediska soustavy, tj. u chemických přeměn, při nichž soustava teplo přijala (reakce endotermní) má reakční teplo znaménko kladné, a naopak u reakcí exotermních znaménko záporné. 
Při výpočtech tohoto typu se nejčastěji počítá tepelné zabarvení chemické reakce nebo fyzikálně chemického děje, tj. reakčního tepla, rozpouštěcího tepla, zřeďovacího tepla, tepla sublimačního apod. Přitom je třeba mít na zřeteli, že teplo pohlcené při konstantním objemu je rovno změně energie systému  E a teplo pohlcené při konstantním tlaku je rovno změně tepelného obsahu – entalpie systému  H. Vztah mezi změnou energie systému a entalpií vyjadřuje výraz: 
H = 
 V něm p a V jsou tlak, popř. objem. Rozdíl v tepelném obsahu (entalpií) produktů a reaktantů v chemické reakci je reakční teplo: 

H = (reakI.)

Při výpočtech se využívají termochemické zákony (Hessův) a vztah  G =  H – T S, které jsou podrobněji rozvedeny v učebnicích chemie. 
Příklady
1/ Pro reakci propanu C3H8 (g) + 5 O2 (g) → 3 CO2 (g) + 4 H2O(l)  je H = 2,19 MJ-1). Vypočítejte: 
a) teplo uvolněné spálením 1 g propanu, 
b)  pro vznik 1 molu oxidu uhličitého.

Řešení
a) – 2,19 MJ odpovídá 1 molu C3H8, tj. 44,0 g C3H8  H pro 1 g
C3H8 =  = 0,049 MJ g-1
Spálením 1 g propanu se uvolní 49 kJ.

b) – 2,19 MJ odpovídá 1 molu C3H8 
1 mol C3H8 odpovídá 2 molům CO2

H pro mol CO2  =  = - 0,73 MJ mol-1
H pro vznik 1 molu oxidu uhličitého z propanu je + 0,73 MJ.

2/ S využitím následujících slučovacích tepel doplňte údaj v rovnici 2 FeO(s) + ½ O2 → Fe2O3 (s) + x kJ a rozhodněte, je-li reakce exotermická nebo endotermická. 
Fe(s) + 1/2O2 (g) → FeO(s) + 269,2 kJ                   H = - 269,2 kJ
2 Fe(s) + 3/2O2(g) → Fe2O3(s) + 831,1 kJ               H = - 831,1 kJ

Řešení
Hsl. (2FeO) = 2. (- 269,2 kJ) = - 538,4 kJ
sl. (1/2O2) = 0 kJ
sl. (Fe2O3) = - 831,1 kJ 
x = - 831,1 – (-538,4) = - 297,7     H =  - 292,7 kJ
Reakce je exotermická. 
3/ Jaké množství tepla se uvolní spálením 250 g acetylenu? [Mr(C2H2) = 26,
H0spal – 1 300 kJ . mol-1]

Řešení
a) Spalné teplo je udáváno v kJ . mol-1. Pro výpočet tepla uvolněného při spálení určité hmotnosti libovolné látky, je třeba zjistit její látkové množství. Látkové množství acetylenu vypočteme s využitím vztahu n = m / M: 

n = 250 / 26                n = 9,62 molu 

b) Uvolněné teplo získáme jako součin sdandardního spalného tepla a látkového množství: 

1 300 . 9,62 = 12 506 kJ

Při spálení 250 g acetylenu se uvolní energie 12 506 kJ. 

4/ 24 g uhlíku bylo za standardních podmínek spáleno na oxid uhličitý. V průběhu reakce se uvolnilo teplo 787,4 kJ. Vypočítejte standardní slučovací teplo CO2. 

Řešení
a) Napíšeme rovnici vyjadřující průběh popsané chemické reakce a s jejím využitím sestavíme přímou úměru, ze které vypočítáme látkové množství oxidu uhličitého, který vznikne spálením 24 g uhlíku. 
C + O2 → CO2
12 g uhlíku ……………… 1 mol CO2
 24 g uhlíku ........…………x molů CO2

24 : 12 = x : 1 
x = 2 moly 
b) Standardní slučovací teplo oxidu uhličitého, které je totožné se standardním spalným teplem uhlíku, vypočítáme tak, že teplo uvolněné v průběhu rekce podělíme látkovým množstvím vzniklého oxidu uhličitého: 

787,4 : 2 = 393,7 kJ . mol-1

Vzhledem k tomu, že došlo k uvolnění tepla, jedná se o reakci exotermní a standardní slučovací teplo bude mít proto záporné znaménko.

Standardní slučovací teplo oxidu uhličitého je – 393,7 kJ . mol-1.

5/ Jaké množství tepla se uvolní spálením vodíku, který vznikl rozpuštěním 90 g zinku ve zředěné kyselině sírové? Spalování proběhlo za standardních podmínek  a H0slučH2O (l) = - 285,8 kJ . mol-1. 

6/ Vypočítejte standardní reakční entalpii následující reakce: 

CaCO3(s) → CaO(s) + CO2(g)

H0slučCaCO3 (s) kalcit = - 1206,9 kJ . mol-1, H0slučCaO(s) = - 635,09 kJ . mol-1, 
H0slučCO2 (g) = - 393,70 kJ . mol-1
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