1) Stavba atomu, nuklidy, izotopy a izobary
Atom: 
- 3 základní částice – elektron, proton, neutron


- a) lehké částice – leptony ( neutrino, positron, elektron )


- b) mezony - (, k


- c) těžké částice – ( proton, neutron, elektron )

Elektronový obal : - elektrony (-), náboj elektronu je stejný jako náboj protonu s opačným 

         znaménkem ¨

- elektrony se pohybují po neurčitých drahách obrovskou rychlostí, platí  

zákony kvantové mechaniky 


Orbital: - nejpravděpodobnější místo výskytu elektronu  

Složení at.jádra: - většinou stabilní, nestabilní-radioaktivita



   - protony, kladné náboje



   - neutrony – bez náboje


=> Nukleony - protony + neutrony



          - počet nukleonů v jádře – dán nukleovým (hmotnostním) číslem A

Kvantová čísla: - charakterizují stav elektronů

1) n – hlavní – energie elektronu – má vliv na velikost a tvar orbitalu

2) l – vedlejší – určuje tvar orbitalu a rozděluje hladiny stejné energie na  

      podhladiny 

3) m – magnetické k.č. – prostorová orientace orbitalů, hodnota záleží na l4) 

4) s – spinové k.č. – charakterizuje spin elektronu

Elektronová konfigurace – pravidla pro zaplňování orbitalů elektrony

1) výstavbový princip – orbitaly s nižší energií se zaplňují dříve

2) Pauliho princip – v 1 orbitalu nejvýše 2 elektrony s opačným spinem

3) Handlovo pravidlo – nejprve se zaplní všechny orbitaly se stejným spinem a pak opačným 

Základní stav elektronu – stav o nejnižší energii

Exitovaný stav – vyhnaný na nejvyšší energetickou hladinu
Prvek – soubor atomů, které mají shodné protonové číslo Z
Nuklidy – shodné Z (protonové č.) a N (nutronové č.) - soubory atomů ( dohromady 329 )
Izotopy – soubory atomů – shodné Z a různé N 

2) Stabilita atomových jader; radioaktivita přirozená a umělá

Stabilita atomových jader – atomové jádro 
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Vazebná energie – úbytek hmotnosti  E=∆M.c2   => 0,7% - 0,9%


 




     vazebná energie <-> štěpení

1) A=28 ->120 – velice stabilní

2) A<28 – tendence k syntetickým jaderným přeměnám

3) těžká jádra – (stabilní)
Z>83  - štěpné procesy




  
A>28

Z>83 – radioaktivní

Z>92 – připraveny uměle, v přírodě 56 radiaokt.nuklidů

Radioaktivita – spontánní subatomových částic  - 
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Objev- H. Becauerel – 1886

Radioaktivní řady – Thoriová, Uranová, Aktiniová, Neptunová
Jednotky: 1 curie – představuje počet rozpadů za 1 sekundu v 1g radia

Účinek radiant. záření - (
(   
      (  
             ( 


     ( - nejvyžší i.



            <---- Ionizace




         - nejnižší p. 






---->Penetrace – proniká do hloubky
      ( - opačně než ( 

Přírozená radioaktivita – samovolný rozpad nestabilních nuklidů

1) T1/2 – srovnatelná se stářím Země – ( - 
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2) Členové rozpadových řad – Transurany (zanikly) – T1/2 – krátký

T1/2 – poločas rozpadu – doba ze kterou se rozpadne polovina látky

Rychlost rozpadu – N=N0 .e-(t
Umělé radioakt.prvky
Vznik – jadernými reakcemi, tj. zasažení jádra částicemi

a) z radioakt.zářiče (()

b) z urychlovače (n)

Jaderné přeměny - prosté



     - štěpné

Využití- chemie – určování hmotnosti látek ve vzorku

 
- stopování radioakt. prvků v těle  

- medicína – účinky při nádorových onemocnění

- archeologie – určování stáří hornin a organismů

3) Výstavba elektronového obalu atomu. Hybridizace at.orbitalů. Molekulové orbitaly.

Elektronový obal atomu
1) Ruterford – planetární model
2) Bohr – 1) e- se pohybují po diskrétních energet.hladinách, nevyzařují E


    2) E2 – E2 = E = h . D = h . e/( 


    3) kruhové dráhy

3) Bohr-Sommerfield – eliptické dráhy

4) Moderní představa vycházející z řešení SCHRÖDINGEROVY ROVNICE

Výstavbové principy

1) Základní stav – minimum energie

1) menší energii má A0, kde součet (n+l) je nižší                 n – hlavní kvant.č.

2) při rovnosti součtu,nižší n => nižší energie

  l – vedlejší k.č.
2) Pauliho vylučovací princip – žádné dva el. v atomu nemohou mít stejné hodnoty všech 4 

    kvant. čísel

3) Hundovo princip – na degenerovaných orbitalech se el. rozmístí tak, ab co největší počet  

    A0 (-shodné n a l) byl obsazen 1 elektronem ( mají souhlasný spin )

Chemické chování atomů je dáno uspořádáním valenčních elektronových podhladin

Valenční elektrony – ty, kterými se atom liší od konfigurace předchozího vzácného plynu 

Stabilní – plně obsazené s a p A0

Nejreaktivnější – blíží se svou strukturou vzácným plynům (halogeny, alk.kovy)

Exitovaný stav – základní stav + E

4) Elekktronegativita prvků. Typy chemickýc vazeb a jejich vlastnosti, slabé vazebné interakce
Elektronegativita – schopnost atomu přitahovat vazebné elektrony do neobsazených 

                                valenčních orbitalů 

Chemická vazba – molekuly 
- homomolekulární


    

- heteronukleární ( HCl, Be(NO3)2  
Iontová vazba – úplné předání elektronů ze sféry jednoho atomu

Kovalentní vazba – sdílení elektronů vázanými atomy, čistě koval. vazba=nepolarizovaná 

         vazba – vazba dvou totožných atomů 

Polarizovaná vazba – různé atomy, vazebný el.pár je přesunut k elektronegativnějšímu atomu
                Kovalentní vazba <0.4      Polární  >0,4<1,7            Iontová  > 1,7

Slabé mezimolekulové vazby   
1) Síly Vander Waalsovy – elektrostav.povahy vzájemné přitahování dipólů
2) Vazba H můstkem – O, N, Cl, F

5) Skupenské stavy látek. Kapalné a plynné skupenství. Plynové zákony

Skupenské stavy – tuhý – kapalný – pevný 
Vazba v tuhých látkách s krystalickou strukturou  - Iontové krystaly – NaCl






          - Molekulové krystaly – slabé vazby - I, S 





          - Atomové krystaly – pevné koval.v.








          - Kovové krystaly – kovová vazba

Pevné skupenství

- soudržnost atomů, molekul i iontů- omezení pohybu, stálost tvaru a objemu

- krystalické látky – prostorová mřížka
Kapalné skupenství
- značné přitažlivé síly mezi molekulami

- viskozita – povrchové napětí – přitažlivé síly a brždění molekul
Plynný stav
- molekuly na sebe vzájemně nepůsobí
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1) Izotermický děj – T = konst.
2) Izobarický děj – p = konst.

3) Izochorický děj – V = konst.
Směsy plynů – Daltonův zákon
p = (pi – parciální tlak

V = (Vi – parciální objem

6) Vazba v tuhých látkách s krystalickou strukturou. Vlastnosti jednotlivých typů krystalů
7) Klasifikace chemických reakcí

Základní reakce:
1) Skladné ( syntéza )


Fe + S => FeS

2) Rozkladné ( analýza )


CaCO3 => CaO + CO2
3) Substituční ( nahrazování )


CuSO4 + Zn => ZnSO4 + Cu

4) Podvojná záměna


BaCl2 + Na2SO4 => BaSO4 + 2NaCl

5) Polymerace

n H2C = CH2   => [- CH2 – CH2 -]n


monomer                  polymer

6) Polykondenzace           O



     O


n H2N - CH2 – C - OH    => [-NH – CH2 – C -]n + (n-1)H2O
A) Podle počtu fází

1) Homogenní – Stejné fáze – N2(y) + 3H2(y) => 2NH3(y)


l – kapalina ; y – plyn ; s – tuhá látka ; ag – ve volném roztoku

2) Heterogenní – reakce na fázovém rozhraní


2HCl (ag) + Zn (s) => ZnCl2 (ag) + H2 (y)


   Homolytické        X            Heterolytické


  vznik radikálů

vznik iontů        

B) Podle reagujících částic

a) molekulové – NO2 + CO => NO + CO2
b) radikálové – řetězový mechanismus


iniciace  
Cl2 => 2Cl


propagace
Cl + H2 => HCl + H…. radikál




H + Cl2 => HCl + Cl.... radikál


Terminace
H + H => H2



H + Cl => HCl




Cl + Cl => Cl2
c) iontové – většina anorganických reakcí v polárních rozpouštědlech
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C) Podle průběhu                     ohřev,chlazení

1) Vratné ( reversibilní )
NH4Cl <=>  NH3 + HCl

2) Nevratné ( ireversibilní )
NH4NO2 <=> N2 + 2H2O

D) Podle teploty
Exotermické reakce 

∆H < O – reakční teplo se uvolňuje
Reakce endotermické

∆H > O – reakční teplo nutno dodat
Podle přenášených částic

1) Protolytické – přenos 
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HCl + H2O => 
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Kys. + zásada => acidobazické
2) Oxidačně-redukční – přenos e-




změna oxidačně redukčních čísel


S0 + 6HNO3 =>H2SO4  6NO2 + 2H2O

8) Energetika chemických reakcí, 1.věta termos., entalpie

Chemická energetika – termodynamika

1) energetická litanie

2) uskutečnitelnost chem. reakcí – směr průběhu

3) rovnovážné stavy

4) stabilita látek

Základ – 2 axiomatické věty

1.věta – zákon zachování energie

2.věta – přírodní děje jsou nevratné

Termodynamický systém

a) izolovaný 0

b) uzavřený E

c) otevřený E + hmota

d) adiabatický – tepelně izolovaný

Stav systému  – stavové veličiny


- p, V, T, n     počátek – konec

Standardní veličiny – 101 kPa, nejstálejší modifikace při dané teplotě

Energie – vnější + vnitřní(termodynamika)

Vnitřní energie – U

· Translační      - molekuly

· Rotační

· Vybrační        - atomy


+ Q =>    U
· vzájemné působení

· energie elektronů
 

U – absolutně nelze změřit, ,měřitelné pouze ∆U

U - netepelná – práce W

    - tepelná – Q



∆U = Q +(-W) – 1 věta termodynamiky

Práce – mechanická (objemová – plyny)    W = p. ∆V
Entalpie – tepelné zabarvení reakce (Reakční teplo) při konst. tlaku

∆H < 0 (∆U < 0) Reakce exotermická

∆H > 0  (∆U > 0) Reakce endotermická

9) Termochemie. Termochemické zákony a jejich aplikace
Termochemie – tepelné změny při chemických reakcích  
∆H – reakční teplo
T,p = konstantní

a) dle reakce – N2 + 3H2 => NH3


∆H = 92 kJ

b) vztažena na mol – ½ N2 + 3/2 H2 => NH3

∆H = 46 kJ/mol

Termochemické zákony:

1) Lavoisier – laplace     

                                          ∆H
2) Hess – Výchozí l.                           produkty


       ∆H1
meziprodukty          ∆H2
Platí:
 ∆H = ∆H1 + ∆H2
10) Energetika chemických reakcí; Druhá věta termodynamická, volná entalpie
11) Kinetika chemických reakcí, faktory ovlivňující reakční rychlost

Kinetika chem. reakcí:

- izolované

- simultánní
- vratné



- bočné



- následné



- řetězové
Reakční rychlost:  
[image: image11.wmf]t

A

t

p

v

D

D

-

=

D

D

=


Vlivy:

1) koncentrace reagujících látek

2) teplota – přidat 10°C – rychlost vzroste 2x-4x

3) katalyzátor  X inhibitor(zpomalují reakci)



- kat.biochem.reakcí – selektiva(enzymy)

12) Rovnováha chem. reakcí a faktory, které ji ovlivňují, princip le Chatelierův

Chemická rovnováha:    aA + bB = cC + dD

v1 = k1 [A]a [B]b
v2 = k2 [C]c [D]d                k1 [A]a [B]b = k2 [C]c [D]d
v

v1





stav chemické rovnovýžnosti



v2





čas
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..... rovnovážná konstanta


     10-5 – 105  

vlevo      posun reakce     vpravo

Stupeň přeměny (konverze) klíčové složky
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Posun chemické rovnováhy:

Le Chatelierův princip



Akce a reakce

1) Změna koncentrace –  A  +   B  =>  C  +  D   odstranění produktu 


Přebytek lacinné složky

2) Změna tlaku  -    N2 + 3H2 => 2NH3


        4  moly        2moly => pokles tlaku

Zvýšení tlaku

Snížení tlaku

3) Změna teploty  -   k = f(t)  exoterm

13) Elektrolyty a jejich disociace. Pravé a potenciální, silné a slabé elektrolyty.

Elektrolyty – při rozpuštění v polárním rozpouštědle disociují na ionty=>vedou el.proud


Jev: elektrolytická disociace

- pravé          ( iontové krystaly )

- potenciální ( polární kovalentní vazba )

Disociační stupeň:   
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n.... látkové množství

Závisí na : - kvalitě – elektrolytu



         - rozpouštědla


      - teplotě


      - koncentraci



Slabé

x 

silné 
elektrolyty

Silné – disociují úplně

Slabé – disociují jen částečně ( ( max do 0,3 )

AB = A+ + B-  
kdis = 
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( - lze zanedbat (nízká hodnota)

=> pro silně zředěné roztoky (  ->1

Silné 

(>0,3


silné – úplně ionizují, k, ( - bez významu


Středně silné
(=0,3 – 0,03
Slabé

 (<0,03

14) Disociace vody a jiných polárních rozpouštěděl (autoprotolýza), pH.

Disociace vody; pH     
   2H2O => H3O+ + OH-     - autoprotolýza
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kv = [H3O+][OH-]=10-14      [H3O+]=[OH-]=10-7  mol/l

pH – vodíkový exponent

pH = -log [H3O+]
roztok kyselý 
   [H3O+]>[OH-]  pH<7

roztok neutrální  [H3O+]=[OH-]  pH=7

roztok zásaditý   [H3O+]<[OH-]  pH>7
pH + pOH = 14

Význam pH: - biochemie, zemědělství

15. Kyseliny a zásady. Síla kyselin a zásad.
Protolytické reakce (acidobazické rovnováhy)

1) Arrhenius 

HA => H+ + A- 

BOH => B+ + OH- 



- platí jen pro vodné roztoky

2) Brönsled-Lowry       A => B + H+ 


 
  kyselina                zádada





  konjugovaný pár 

Platí: silná kyselina <=> slabá zásada


HCl => H+ + Cl-          X        HCN=> H+ + CN-
Obecně:  
K1
+
B2
<=>
K2
+
B1 
  


HCl + H2O <=> H3O+ + Cl- 




       Slabá báze
H2O + NH3 <=> NH4 + OH-  


Slabá kyselina


Rozpouštědla:

Amfoprotní – (H2O, C2H5OH, CH3OH )       H+ 
Aproftní – ( nepolární látky – CHCl3 )          O 

Protogenní – kyselá ( HCl, HF, H2SO4 )
H+ 
Protofilní – Basická ( NH3, pyridin )

H+
Vliv rozpouštědla na sílu kyseliny
CH3COOH + NH3 <=> CH3COO- + NH4+ 

   Silná kys.

CH3COOH + H2O <=> CH3COO- + H3O+ 

   Slabá kys.

CH3COOH + HF   <=> CH3COO- + F- 

   Báze

=> pojem kyselina a báze relativní

Disociace kyselin a zásad:

Kdis = disociační konstanta

HA + H2O <=> H3O+ + A- 
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H2O + B <=> BH+ + OH-
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Vícesytné kyseliny:

KA = KAI . KAII . KAIII
Silné   <= 10-2 – 10-4 =>   Slabé


  Středně silné

16. Neutralizace, hydrolýza v roztocích solí
Struktura X Acidobaz.vlastnosti

A) Kyseliny


1) odštěpení H => H+

2) polární kovalentní vazba

3) heterolyticky štěpitelná vazba O-H


4) Bezkyslíkaté kyseliny



NH3 – H2O – HF



PH3 – H2S – HCl 

stoupá


    Vliv rozdílu elektronegativity + iontové poměry


5) Kyslíkaté kyseliny

Cl – OH
Br – OH
I – OH






           Klesá


pokles elektronegat.


6) Odhad ze stec. vzorce
HClO ,HClO2 , HClO3 , HClO4 






HnXOn+2 , HnXOn+3  - silné kyseliny


7) Vícesytné kyseliny





kdisI => kdisII => kdisIII

B) Zásady


1) Volný elektronový pár


2) látka sama H+ nepřijímá, ale:  KOH => K+ + OH-                   OH- + H+ => H2O






      Na2CO3 => 2Na+ + CO32-
        CO32- + H+ => HCO3-

3) Všechny anionty jsou bazické




4) 
LiOH




stoupá



NaOH

Mg(OH)2
Al(OH)3 



KOH

5) Amfoterní hydroxidy



Al(OH)3 + H2O => K+ + [Al(OH)4]- 



Al(OH)3 + 3HCl => AlCl3 + 3H2O


Přednost ta reakce, kdy vzniká slabší konjugovaná báze i kyselina

Silná kyselina vytěsní slabší z její soli

Hydrolýza solí:

Soli: - silné elektrolyty => úplně disociovány

Hydrolýza – realce iontů soli s H2O

Hydrolyzují pouze ionty slabých kyselina zásad

1) KZ

KCl => k+ + Cl-
nehydrolyzuje – pH = 7

2) KZ

CH3COONa => CH3COO- + Na+ 



CH3COO- + H2O => CH3COOH + OH-
pH > 7



Silná báze

Hydrolytická konstanta
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Stupeň hydrolýzy (
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3) KZ

NH4CL => NH4+ + Cl- 



NH4+ + 2H2O <=> NH4OH + H3O+ 

pH < 7
  
      Silná kys.
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4) KZ 
- hydrolyzují obě složky



ZnSO4 => Zn2+ + SO32- 
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pH = ?

kB>kA

(pkB < pkA )

pH > 7

kB=kA

(pkB = pkA )

pH = 7

kB<kA

(pkB < pkA )

pH < 7


pkA = -log kA
Platí:

Hydrolýza se podřídí (( je větší )

1) ředěním ( čím je cs nižší )

2) čím je kA, kB nižší

3) zahřátím – hydrolýza – r.endotermická

Hydrolýza se potačí :

1) Zvýšení koncentrace produktů ( OH-, H3O+ )

2) Zvýšením koncentrace soli

3) snížení T

17. Tlumivé roztoky (pufry)
Význam: 1) tlumí výkyvy pH


    2) k přípravě roztoků o daném pH

Složení:

1) Slabá kyselina + její sůl

CH3COOH + CH3COONa

2) Slabá báze + její sůl

NH4OH + NH4Cl


3) Směs solí vícesytných kyselin
NaH2PO4 + NaHPO4
Jak působí:
CH3COOH <=> CH3COO- + H+ 






         + H+   => 







         + OH- =>
H2O
pH pufrů:
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pH = -log kA - log
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             pH=pkA + log
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Kapacita pufru – s (tlumivá schopnost)

Změna pH vyvolaná přídavkem H+, OH-




max 1) pH = pkA
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Složení pufru

100%kys
50%

100%soli
18. Rozdělení disperzních soustav a jejich charakteristika
Dispersní soustava – dispersní prostředí (dispergens)



        - dispergovaná částice – podíl částice (dispersím)

Hlavní znak: VELIKOST disperg. soustavy

  
        dispergování

Hrubá disp        <===>
koloid.disp.      <==== 
pravý roztok


             koagulace


kondenzace

    >10-6                                   10-6 – 10-9 


< 10-9
Velikost disp. částic



stupeň disperzity

Heterog. Sys


mikrogenní s.



Homolog.s.

Krev



krevní plasma



roztok soli

Mléko



roztok makromolekul


roztok kyseliny





půdní roztoky



roztok bází

19. Tvorba a složení roztoků, rozpustnost tuhých látek, součin rozpustnosti.

Roztoky


Podstata – rozpuštění

Rozpustnost – neomezená


         - omezená


         - prakticky nulová

Pro život – H2O => vodné roztoky

Vznik:

1) porušení soudržnosti sil tuhé nebo kapalné látky 
 +E 


2) Solvatace – (hydratace) –E 
- endotermické
∆H > 0

          y

- exotermické

∆H < 0




        KNO3 (endoterm)






         



         NaCl







                                      Al2(SO4)3 (exoterm)


                                                                      T

Mechanismus

„podobné v podobném“
Solvatace iontů:





Primární solvatační sféra        solvatační číslo [Fe(H2O)6]3+[Cu(H2O)4]2+



Sekundární solvatační sféra


  ion


Hydratace je větší:

1) u menších iontů

2) s větším náboje

3) Difůze => rovnoměrné rozptýlení ( transport z vyšší koncentrace do nižší koncentrace)


fickův zákon  
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      v – rychlost difůze

Rozpustnost tuhých anorganických sloučenin

Při    25°C    > 1g    ve 100g   H2O   roztoku


        0,1-1g


          < 0,1g


nerozpouštějí se

Rozpustné:

1) Soli alkalických kovů + NH4+  

2) NO3- , NO2- , ClO4- , CH3COO- 

     omezeně rozpustné – SO42- , Cl- , Br- , I- 


Nerozpustné:

1) O22- , OH-, CO32-, PO43-


2) Ag+ , Pb2+ , Hg+ 

Obecně: Hydrogensoli jsou rozpustnější než normální

Součin rozpustnosti – ks

Nasycený roztok     Ax By => XAy+ + YBx- 
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CaF2 => Ca2+ + 2F- 

ks=3,9.10-11 mol3/l9 
ks = [Ca2+][F-]2    ks = 4c3     =>    
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20. Koligativní vlastnosti roztoků.
( = k . cB 

( = k . 
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1) Raoultův zákon
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     Rozp.


         Snížení tenze páry

  P




Rozp.

 p      Var



roztok


       led



∆TV





                         T

       ∆TT
1) Snížení bodu tání




    2) Zvýšení bodu varu
∆TT = i kt.mB  

m-molalita


    ∆TV = i kV . mB  



kt –kryoskopická konst. 
Praktické důsledky:
- mrazuvzdornost

- kontrola kvality mléka

Osmotický tlak

Princip – izotermická destilace






pV = n . R . T
- pro plyny

(V = nB . R . T

cB = 
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Rozpustnost plynů v kapalinách
- ovlivňuje:

1) chemická povaha plynů a kapaliny

a) dochází k chem. reakcí – rozpustnost velká ( NH3, H2O )


b) nedochází k chem. reakcím – malá rozpustnost ( O2, H2O)

2) Tlak (Henryho z.)


xB = kB . pB

pB = HB . xB 

kB = 1/HB 

3) Teplota - ∆H < 0 – rozpustnost s teplotou klesá



          - technická praxe, biochemie
 

Vlastnosti

hrubá D

Koloidní D

Pravý R.

Průchod membr.
     0


       ?


     +

Viditelnost částic    opt.mikroskop             elektor.mikrosk.

     0

Sedimentace

      + 


  ultragen.

     0

Kolig.vlastnosti
      0


      malé 
               velké

Tepelný pohyb
    malý

      roste

 

 

Difuze


      0


    pomalá

   rychlá

Opt. Vlastn.

 Až neprůhl.                  Opaleskují

    čiré

Oddělitelnost

    Filtrace

  membr. Filtry
důkaz pouze analyt.

21. Koloidní soustavy a jejich vlastnosti. Lyofilní a a lyofóbní koloidy. Soly a gely
Schéma rozdělení koloidní soustavy:

- soly – dispersní podíl volně pohyblivý a nespojitý

- gely – disp. podíl spojitý

Soly – lyofilní
– molekulové



- micelární ( asociativní )

         - lyofobní

Dle skupenství disp. prostředí

- aerosoly

- lysoly - hydrosoly


 - organosoly

- tuhé soly

Hydrosoly:

1) lyofilní – samovolné rozpuštění


a) roztok biopolymerů (bílkoviny, polysacharidy NK)



fáze bobtnání

1g škrobu váže 1,8g H2O

 
      Molekulární koloidy










   Mycela
b) asociační (micelární ) koloidy

reversibilní asociace nízkomol.látek


roztoky mýdel ( RCooNa )

hydrofilní částice

Vlastnosti:

Relativné stálé – stabilizovány

1) ochranný hydratační obal – koagulace s velkým množstvím elektrol. => dehydratace

2) Souhlasný náboj částic – ionizace


RCOOH => RCOO- + H+ 



H+ + RNH2 => RNH3+          podle pH

Izoelektrický bod => menší stabilita

Odstranění náboje=> koagulace

3) Odstranění rozpouštědla => Gel (klíh)


     vysoušení

Gel <====> Xerogel

         +H2O

4) Snížení T – nevratná (ireverzibilní) koaguace => denaturace


vysoká T , ionty těžkých kovů (bílkoviny), působení silných H+, OH-
2) lyofobní koloidy
- tvoří látka v daném rozpouštědlu (nerozpustná) => fázové koloidy

Vznik:

- agregací nízkomolárních látek

- dispergací tuhých látek

Stabilní v úzkém rozmezí podmínek koagulace nevratná

Tvoří micely 
Rekrystalizace – stupeň disperze se zvyšuje

Koauace – částice se srážejí ve větší agregáty – sol – hrubá disperze

Půdní koloidy:

- při vyšších T výpar => zvýšení koncentrace => koagulace => změna fyzikálních vlastností půd
22. Analytická chemie. Analyticko-vzorkovací systém. Zákl. operace v analytické chemii

Analytické metody – založeny na chemické reakci při nichž reaguje analyt A s činidlem B


aA + bB => AaBb => můžeme určit množství analysu 2 způsoby:

1) vážková analýza = gravimetrie – zjišťujeme vážením hmotnosti produktu o známém složení a z ní vypočítáme odpočtením hmotnost analysu

2) odměrná analýza – z objemu odměrného roztoku spotřebovaného k dosažení  

                                      ekvivalence



      - zjišťujeme hmotnost činidla B odměřením objemu roztoku tohoto činidla o známé c => nB => nA a mA => vypočítáme množství analysu
Základní operace:

- navážka vzorku

- převedení do roztoku a případné oddělení rušivých složek

- vyloučení málo rozpustné sloučeniny srážením(forma ke srážení)

- oddělení sraženiny od matečného roztoku filtrací a její promytí

- sušení a žíhání sloučeniny

- vážení a výpočet

23. Princip odměrné analýzy, rozdělení metod odměrné analýzy. Příklady využití.

Princip:
- k roztoku analytu přidáváme z byrety roztok činidla o známé koncentraci účinné látky (titru) tak dlouho, až je množství přidaného činidla ekvivalentní analysu

- dosáhli jsme dobu ekvivalence( k tomu nám pomáhají látky, které přidáváme do titrovaného roztoku. Ty způsobí blízko bodu ekvivalence viditelné změny
- co nejpřesněji změříme spotřebu(objem) titru a z jeho známé koncentrace vypočteme množství analytu

- koncentrace odměrných činidel se vyjadřuje jako látková koncentrace

Rozdělení metod:

1) neutralizační titrace
2) srážecí titrace

3) komplexotvorná titrace

4) redukčně oxidační titrace

24. Princip vážkové analýzy. Příklady využití

Vážková analýza – gravimetie

- založena na převedení analytu na dostatečně málo rozpustnou sloučeninu, která se obvykle nazývá forma ke srážení.Ta se po filtrac převede na látku přesně definovaného složení, formu k vážení a ta se co nejpřesněji zváží

Obecný postup:

- navážka vzorku

- převedení do roztoku a případné oddělení rušivých složek

- vyloučení málo rozpustné sloučeniny srážením(forma ke srážení)

- oddělení sraženiny od matečného roztoku filtrací a její promytí

- sušení a žíhání sloučeniny

- vážení a výpočet

25. Princip instrumentálních analytických metod. Rozdělení instrumentálních metod.

Instrumentální metody – kvantitativní – stanovení množství obsahu
   - kvalitativní – důkaz nebo identifikace složek (hlavní, vedlejší    

                           stopové) 

Metody: - měření optických veličin( foto, spektro, refraktometie)


   - měření elektr.veličin ( potenciomtrie, konduktometrie )
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