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Chemické reakce

Chemická rovnice, typy chemických reakcí, 
kinetika chemických reakcí
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Chemická reakce

� Chemická reakce je d� j, p� i kterém dochází ke vzniku nebo zániku 
chemických vazeb.

� Reaktant – látka, která do reakce vstupuje.
� Produkt – látka, která z reakce vystupuje.
� Mechanismus reakce – sled elementárních reak� ních krok� , ze kterých se 

skládá chemická reakce.
� Chemická rovnice – popis chemické reakce. V� tšinou popisuje pouze 

po� áte� ní a kone� ný stav. Chemická rovnice nemusí odpovídat reak� nímu 
mechanismu.
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Chemická rovnice

� Chemická rovnice vyjad�uje stechiometrii reakce a popisuje reaktanty 
a produkty.

� Vy� íslená chemická rovnice musí mít na ka�dé stran �  stejný po� et atom�  
daného druhu (tzn. p�i reakci nesmí docházet k p�em� n�  atom� ). 

� PbO2 + 4 HCl �  PbCl2 + Cl2 + 2 H2O

� Pokud jsou v rovnici ionty, musí být sou� et náboj�  na levé a pravé stran�  
rovnice stejný (zákon zachování elektrického náboje).

� 2 Cr3+ + 3 H2O2 + 10 OH- �  2 CrO4
2- + 8 H2O
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Chemická rovnice

� Chemická rovnice m� �e obsahovat i další d � le�ité informace, nap �. 
skupenství látek a reak� ní podmínky.

� Skupenství se zapisuje za vzorec látky do závorky.

� s – solidus, pevné skupenství

� l – liquidus, kapalina

� g – gaseus, plyn
� aq – vodný roztok

� 2 NaOH (aq) + CO2 (g)                      Na2CO3 (aq) + H2O (l)T = 25 °C
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Typy chemických reakcí

� Izomerace – p�i této reakci dochází pouze ke zm� n�  struktury látky, nem� ní 
se ani po� et ani druh atom�  tvo�ících molekulu.

� Syntéza – ze dvou nebo více prvk�  nebo slou� enin vznikne produkt, který je 
v� tšinou slo�it � jší ne� výchozí látky.

� Dekompozice – molekula se rozpadne na n� kolik jednodušších látek.

� 2 H2O �  2 H2 + O2

� Substituce – � ást molekuly je nahrazena jiným atomem nebo skupinou.
� Podvojná zám� na – dv�  látky si p� i reakci vym� ní atomy nebo funk� ní 

skupiny.

� NaCl + AgNO3 �  NaNO3 + AgCl

  6

Typy chemických reakcí

� Redoxní reakce – p� i reakci se m� ní oxida� ní � ísla atom� . Redoxní reakce 
lze rozepsat na dv�  poloreakce – oxidaci a redukci.

� Oxidace – atom odevzdává elektrony. Oxida� ní � íslo se zvyšuje.

� Redukce – atom p�ijímá elektrony. Oxida� ní � íslo se sni�uje.

� Fe + CuSO4 �  FeSO4 + Cu

� Ho�ení – prudká oxidace (nej� ast� ji) kyslíkem. Jedná se o velmi exotermní 
reakci.
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Typy chemických reakcí

� Podle skupenského stavu reaktant�
� Homogenní – skupenství reaktant�  i produkt�  je kapalné nebo plynné.

� H
2
 (g) + Cl

2
 (g) �  2 HCl (g)

� Heterogenní – reakce probíhá na rozhranní fází.

� WO
3
 (s) + NiO (s) �  NiWO

4
 (s)

� MoO
3
 (s) + 3 H

2
 (g) �  Mo (s) + 3 H

2
O (g)

� 2 NaOH (aq) + CO
2
 (g) �  Na

2
CO

3
 (aq) + H

2
O (l)
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Typy chemických reakcí

� Podle tepelného zabarvení
� Exotermické reakce – teplo se p�i reakci uvol� uje.

� Endotermické reakce – teplo se p� i reakci spot�ebovává.
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Hnací síla chemických reakcí

� Entropie S – míra neuspo�ádanosti systému.
� Entalpie H – stavová veli� ina, vyjad�uje mno�ství tepelné energie ulo�ené 

v jednotkovém mno�ství látka.
� G = H – TS
� Gibbsova energie G – stavová veli� ina, která svou zm� nou charakterizuje 

ochotu systému k spontánním proces� m.
� DG = DH – TDS
� Pokud je hodnota DG záporná, reakce probíhá samovoln� .
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Chemická kinetika

� Chemická kinetika se zabývá studiem � asového pr� b� hu chemických 
reakcí.

� Formální reak� ní kinetika – popisuje � asový pr� b� h reakcí z 
makroskopického hlediska. Zavádí pojem rychlosti reakce.

� Nauka o reak� ních mechanismech – popisuje reakci jako sled 
elementárních reakcí.
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Reak� ní rychlost

� Rychlost chemické reakce je � asová zm� na látkové koncentrace kterékoliv 
komponenty reakce, d� lená p�íslušným stechiometrickým koeficientem.

� Rychlost chemické reakce je v�dy kladná.
� aA + bB �  cC + dD

�

� Rychlost reakce je závislá na koncentracci výchozích látek a v pr� b� hu 
reakce se m� ní um� rn�  ke zm� nám t� chto koncentrací.

� v = k[A]a[B]b...
� Konstanta k je rychlostní konstanta reakce.
� Exponenty a a b jsou díl� í �ády reakce. sou� et všech díl� ích �ád�  reakce 

ozna� ujeme jako celkový �ád reakce.
� Exponenty a a b mohou, ale nemusí být toto�né se stechiometrickými 

koeficienty a a b.
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Faktory ovliv� ující reak� ní rychlost

� Teplota
� Zah�átím reak� ní sm� si dodáme do systému energii, co� vede ke zvýšení 

rychlosti reakce. Vliv teploty na rychlost reakce popisuje Arrheniova rovnice. 

� kde k je rychlostní konstanta, Z je frekven� ní faktor (konstanta, která vyjad�uje 
pravd� podobnost s jakou dojde k ú� inné srá�ce reagujících molekul), E a je 
aktiva� ní energie, R je molární plynová konstanta a T je termodynamická teplota. 

� V p�ípad� , �e je reakce exotermní, m � �e zvýšení teploty zp � sobit pokles 
rychlosti reakce.

� Koncentrace – s rostoucí koncentrací roste i pravd� podobnost ú� inné srá�ky 
reagujících molekul.

� Tlak – pokud je alespo�  jeden reaktant plynný, lze rychlost reakce ovlivnit 
tlakem. P�í� ina je stejná jako u koncentrace, zvýšením tlaku se zvýší 
pravd� podobnost srá�ky molekul.
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Faktory ovliv� ující reak� ní rychlost

� Katalyzátor – p�ítomnost katalyzátoru m� ní reak� ní rychlost. Tento efekt je 
zp� soben zm� nou mechanismu reakce, katalyzátor m� ní reak� ní koordinátu 
reakce.

� Katalyzátory, které zvyšují reak� ní rychlost se nazývají pozitivní katalyzátory.

� Katalyzátory, které sni�ují reak � ní rychlost se nazývají negativní katalyzátory 
(inhibitory).


