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6. Rovnováhy
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Osnova

• Úvodní informace

• Struktura hmoty

• Interakce hmoty se zářením

• Soubory atomů – plyny, kapaliny, pevné látky

• Termodynamika

• Chemické rovnováhy

• Chemická kinetika

• (Fázové rovnováhy, Elektrochemie, Koloidní chemie) => FC2



Opakování z termodynamiky

• Termodynamické potenciály – U, H, F, G

• Gibbsova a Helmholtzova energie – max. (neobjemová) práce

• Vztah k entropii:

• dG = dH – TdS

• dF = dU – TdS

• Vztah k rovnováze 

• ΔrG° = - RT ln K

• Chemický potenciál a aktivita
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Typy rovnováh
Jaké rovnováhy známe?



Typy rovnováh

• Statická rovnováha
• Nemění se stav systému a nedochází ani k jeho vnitřním změnám

• Kladka

• Dynamická rovnováha 
• Nemění stav systému, avšak dochází k vnitřním změnám tohoto

systému
• zvratná chemická reakce



• Nemění se stav systému a nedochází ani k jeho vnitřním změnám.

• Rovnováha sil na kladce

• Rovnováha tlaku mezi spojenými nádobami

• Rovnováha teplot

Statické rovnováhy

𝒅𝑼 = 𝒅𝑮 = ⋯ = …+ 𝑭𝟏 𝒅𝒔𝟏 + 𝑭𝟐𝒅𝒔𝟐 = 𝟎

𝒅𝒔𝟏 = −𝒅𝒔𝟐 𝑭𝟏𝒅𝒔 − 𝑭𝟐𝒅𝒔 = 𝟎 𝑭𝟏 = 𝑭𝟐

𝒅𝑽𝑨 = −𝒅𝑽𝑩 𝒑𝑨𝒅𝑽 − 𝒑𝑩𝒅𝑽 = 𝟎 𝒑𝑨 = 𝒑𝑩

𝒅𝑭 = −𝑺𝒅𝑻 − 𝒑𝑨𝒅𝑽𝑨 − 𝒑𝑩𝒅𝑽𝑩 = 𝟎

𝒅𝑺 = 𝟎 𝑻𝟏𝒅𝑺 − 𝑻𝟐𝒅𝑺 = 𝟎 𝑻𝟏 = 𝑻𝟐

𝒅𝑼 = 𝑻𝟏𝒅𝑺𝟏 − 𝑻𝟐𝒅𝑺𝟐 − 𝒑𝒅𝑽 = 𝟎

celková

Atkins 6.

Pavel Banáš



Dynamické rovnováhy

• Chemické rovnováhy
• Zvratné chemické reakce

• Fyzikálně chemické rovnováhy 
• Osmóza

• Fázové rovnováhy

• Rozpouštění, etc.

A B

𝒅𝑮 = −𝑺𝒅𝑻 + 𝑽𝒅𝒑 + 𝝁𝑨𝒅𝒏𝑨 + 𝝁𝑩𝒅𝒏𝑩
−𝒅𝒏𝑨 = 𝒅𝒏𝑩 𝝁𝑩𝒅𝒏𝑩 − 𝝁𝑨𝒅𝒏𝑨 = 𝝁𝑩 − 𝝁𝑨 𝒅𝒏𝑨 = 𝟎

𝝁𝑨 = 𝝁𝑩



Chemická rovnováha
Dynamická rovnováha zvratných chemických reakcí



Chemická rovnováha

𝒅𝑮 = −𝑻𝒅𝑺 + 𝑽𝒅𝒑 + 𝝁𝑨𝒅𝒏𝑨 + 𝝁𝑩𝒅𝒏𝑩

A B

𝝁𝑩 − 𝝁𝑨 𝒅𝒏𝑨 = 𝟎 𝝁𝑨 = 𝝁𝑩Rovnováha:

∆𝒓𝑮 =
𝝏𝑮

𝝏𝝃
𝒑,𝑻

= 𝝁𝑩 − 𝝁𝑨
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rozsah reakce, ξ [mol]

∆𝒓𝑮 = 𝟎

∆𝒓𝑮 < 𝟎

∆𝒓𝑮 < 𝟎

Reakční Gibbsova energie:

𝝁𝒊 = 𝝁𝒊
ө + 𝑹𝑻 𝐥𝐧𝒂𝒊

kde 𝒂𝒊 = 𝜸𝒙,𝒊𝒙𝒊

Atkins 6.1.2

rovnováha



Rovnováha – chování TMD potenciálů

• Vnitřní energie

• Enthalpie

• Gibbsova energie

• Helmholtzova energie

• Entropie

𝒅𝑼 = 𝟎

𝒅𝑯 = 𝟎

𝒅𝑮 = 𝟎

𝒅𝑭 = 𝟎

𝒅𝑺 = 𝟎

minimum

maximum

Atkins 6.1.1



Guldberg-Waagův zákon

A B

∆𝒓𝑮 = 𝝁𝑩 − 𝝁𝑨 = 𝟎

G
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so
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 [
kc

al
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l]

rozsah reakce, ξ [mol]

∆𝒓𝑮 = 𝟎

∆𝒓𝑮 < 𝟎

∆𝒓𝑮 < 𝟎

𝝁𝒊 = 𝝁𝒊
ө + 𝑹𝑻 𝐥𝐧𝒂𝒊

𝒂𝒊 = 𝜸𝒙,𝒊𝒙𝒊 = 𝜸𝒄,𝒊
𝒄𝒊
𝒄𝒊
ө

∆𝒓𝑮 = 𝝁𝑩
ө − 𝝁𝑨

ө + 𝑹𝑻 𝐥𝐧𝒂𝑩 − 𝑹𝑻 𝐥𝐧𝒂𝑨 = ∆𝒓𝑮
ө + 𝑹𝑻 ln

𝒂𝑩
𝒂𝑨

= 𝟎

∆𝒓𝑮
ө = −𝑹𝑻 ln

𝒂𝑩
𝒂𝑨

𝑲 =
𝒂𝑩
𝒂𝑨

= 𝒆−
∆𝒓𝑮

ө

𝑹𝑻

𝑲 =
𝒂𝑩
𝒂𝑨

=
𝜸𝒄,𝑩
𝜸𝒄,𝑨

𝒄𝑩
𝒄𝑨

= 𝑲𝜸𝑲𝒄 ≅ 𝑲𝒄

Atkins 6.1.2

Pavel Banáš

Pro zředěný roztokV koncentracích



Guldberg-Waagův zákon (obecně)

aA + bB cC + dD

∆𝒓𝑮
ө = −𝑹𝑻 𝐥𝐧𝑲𝑲 = 𝒆−

∆𝒓𝑮
ө

𝑹𝑻

Atkins 6.1.2

𝑲 =
𝒂𝑪
𝒄 ∙ 𝒂𝑫

𝒅

𝒂𝑨
𝒂 ∙ 𝒂𝑩

𝒃
= 𝑲𝜸

𝒄𝑪
𝒄 ∙ 𝒄𝑫

𝒅

𝒄𝑨
𝒂 ∙ 𝒄𝑩

𝒃
≅
𝒄𝑪
𝒄 ∙ 𝒄𝑫

𝒅

𝒄𝑨
𝒂 ∙ 𝒄𝑩

𝒃

H2 + I2 2HI

𝑲 =
𝒂𝑯𝑰
𝟐

𝒂𝑯𝟐 ∙ 𝒂𝑰𝟐
≅

𝒄𝑯𝑰
𝟐

𝒄𝑯𝟐 ∙ 𝒄𝑰𝟐

Pavel Banáš



Van´t Hoffova reakční izoterma

aA + bB cC + dD

Atkins 6.1.2

𝑲 =
𝒂𝑪
𝒄 ∙ 𝒂𝑫

𝒅

𝒂𝑨
𝒂 ∙ 𝒂𝑩

𝒃
poměr aktivit 
v rovnováze 

rovnovážná konstanta 

𝑸𝒓 =
𝒂𝑪
𝒄 ∙ 𝒂𝑫

𝒅

𝒂𝑨
𝒂 ∙ 𝒂𝑩

𝒃
obecně 
mimo rovnováhu 

reakční kvocient

∆𝒓𝑮 =
𝝏𝑮

𝝏𝝃
𝒑,𝑻

= ∆𝒓𝑮
ө + 𝑹𝑻 𝐥𝐧𝑸𝒓 Van´t Hoffova reakční izoterma

𝜶 =
𝒏𝒊
𝒏𝒊,𝟎

stupeň konverze
Zreagované množství 
Původní množství 



Závislost chemické rovnováhy na teplotě

𝑲 = 𝒆−
∆𝒓𝑮

ө

𝑹𝑻 = 𝒆−
∆𝒓𝑯

ө−𝑻∆𝒓𝑺
ө

𝑹𝑻

Atkins 6.1.2

𝑮 = 𝑯 − 𝑻𝑺

∆𝑮 = ∆𝑯 − 𝑻∆𝑺

∆𝒓𝑮 = ∆𝒓𝑯− 𝑻∆𝒓𝑺
𝑲 = 𝒆−

∆𝒓𝑯
ө

𝑹𝑻 ∙ 𝒆
∆𝒓𝑺

ө

𝑹

vliv
enthalpie

(energie vazeb)

vliv
entropie

𝐥𝐢𝐦
𝑻→∞

𝑲 = 𝒆
∆𝒓𝑺

ө

𝑹 𝐥𝐢𝐦
𝑻→𝟎

𝑲 = ൜
∞
𝟎

∆𝒓𝑯
ө < 𝟎

∆𝒓𝑯
ө > 𝟎

Pavel Banáš

Extrémní případy:



Van´t Hoffova reakční izobara

Závislost na teplotě

−𝑹𝑻 𝐥𝐧𝑲 = ∆𝒓𝑯
ө − 𝑻∆𝒓𝑺

ө

𝝏 𝐥𝐧𝑲

𝝏𝑻
𝒑

= −
∆𝒓𝑯

ө

𝑹𝑻𝟐

𝝏 𝒍𝒏𝑲

𝝏 ൗ𝟏 𝑻 𝒑

= −
∆𝒓𝑯

ө

𝑹

Van´t Hoffova rovnice (izobara)
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Pavel Banáš



Chemická rovnováha v plynné fázi

Závislost na tlaku – počtu částic

Atkins 6.2.1

aA + bB cC + dD 𝝁𝒊 = 𝝁𝒊
ө + 𝑹𝑻 𝐥𝐧

𝒑

𝒑ө

∆𝒓𝑮 = ∆𝒓𝑮
ө + 𝑹𝑻 ln

𝒑𝑪
𝒑ө

𝑐 𝒑𝑫
𝒑ө

𝑑

𝒑𝑨
𝒑ө

𝑎 𝒑𝑩
𝒑ө

𝑏 = 𝟎

𝑲 =

𝒑𝑪
𝒑ө

𝑐 𝒑𝑫
𝒑ө

𝑑

𝒑𝑨
𝒑ө

𝑎 𝒑𝑩
𝒑ө

𝑏 =
𝒑𝑪

𝑐𝒑𝑫
𝑑

𝒑𝑨
𝑎𝒑𝑩

𝑏
∙

𝟏

𝒑ө

∆𝜈

=
𝒙𝑪

𝑐𝒙𝑫
𝑑

𝒙𝑨
𝑎𝒙𝑩

𝑏
∙

𝒑

𝒑ө

∆𝜈

= 𝑲𝒙

𝒑

𝒑ө

∆𝜈

𝒑𝑨 = 𝒙𝑨 𝒑

H2(g) + I2(g) 2HI(g)

𝑲 =
𝒙𝑯𝑰
𝟐

𝒙𝑯𝟐 ∙ 𝒙𝑰𝟐

Nezávisí na tlaku

N2(g) + 3H2(g) 2NH3(g)

𝑲 =
𝒙𝑵𝑯𝟑
𝟐

𝒙𝑵𝟐 ∙ 𝒙𝑯𝟐
𝟑

𝒑

𝒑ө

−2 vliv tlaku

Pavel Banáš

Záleží na změně počtu 
částic v reakci 
- ↘ počet částic reakcí =>

pak ↗ α u ↗ tlaku a 
↘ α u ↘ tlaku, 
kde α – stupeň konverze





Průběh chemické reakce
(Hyper)Plocha potenciální energie a reakční koordináta



Plocha potenciální energie (PES)

Atkins 22.3.2

Reaktanty

Produkty

Transitní stav

„Chemie – turistika po potenciálních hyperplochách“ –

Pavel Banáš



energeticky minimální reakční cesta

Atkins 22.3.2

Reakční koordináta

Reaktanty
Produkty

Reakční koordináta

Tranzitní stav



Atkins 22.3.2

Kineticky vz Termodynamicky řízené děje

Tranzitní stav

Termodynamicky ev.
kineticky
řízený děj



Fyzikálně chemické rovnováhy
Koligativní vlastnosti – osmóza, snížení tenze par, ebulioskopie, kryoskopie



Osmóza

𝝁𝒍,𝒑 = 𝝁𝒍,𝒙𝒊,𝒑+𝝅

Osmotický tlak

Osmotický tok

𝝁𝒍,𝒙𝒊,𝒑+𝝅 = 𝝁𝒍,𝒑+𝝅
ө + 𝑹𝑻𝒍𝒏𝒂𝒊

𝝁𝒍,𝒑+𝝅
ө = 𝝁𝒍,𝒑

ө +න
𝒑

𝒑+𝝅

𝑽𝒅𝒑 = 𝝁𝒍,𝒑
ө + 𝑽𝝅

𝝅 = −
𝑹𝑻

𝑽
𝐥𝐧𝒂𝒊

Pavel Banáš



Osmóza a reverzní osmóza

Pavel Banáš



Další koligativní vlastnosti

• snížení tenze par nad roztokem
Δp je změna tlaku nasycené páry nad roztokem,
p0 je tlak nasycené páry nad čistým rozpouštědlem
c je koncentrace rozpuštěné látky a
cr je koncentrace rozpouštědla

• zvýšení bodu varu roztoku (ebulioskopie)
ΔT je změna teploty varu,
c koncentrace rozpuštěné látky
Ke se nazývá ebulioskopická konstanta. 

• snížení bodu tuhnutí roztoku (kryoskopie)
ΔT je změna teploty tuhnutí,
c koncentrace rozpuštěné látky
Kk se nazývá kryoskopická konstanta

Airlie J McCoy, Protein Crystallography course

http://www-structmed.cimr.cam.ac.uk/Course/Crystals/intro.html

Solení polévky

Nemrznoucí směsi 



Fázové rovnováhy
Přechody mezi jednotlivými fázemi



Gibbsův zákon fází

• Rovnováha klade na intenzivní veličiny (x,p,T) omezení, tj. 

• Chemické potenciály se musejí rovnat: μl(T, p) = μg(T, p)

F = C – P + 2
• F – počet stupňů volnosti

• C – počet složek

• P – počet fází

27



Gibbsův zákon fází pro jednosložkové systémy

F = C – P + 2
• F – počet stupňů volnosti

• C – počet složek (1)

• P – počet fází

1) P = 1 -> F = 2 (g, l, s)
• p a T mohu volit nezávisle

2) P = 2 -> F = 1 
• volba p určí T a naopak

3)    P = 3 -> F = 0
• Trojný bod



Neomezeně mísitelné látky

• Např. hexan and heptan

• y – plyn

• x - kapalina

29

Raoultův zákon p = (y1 + y2) p0

Daltonův zákon  p = x1p1
* + x2p2

*

Frakční destilace

https://chem.libretexts.org/Bookshelves/Physical_and_Theoretical_Chemistry_Textbook_Maps/Supplemental_Modules_
(Physical_and_Theoretical_Chemistry)/Equilibria/Physical_Equilibria/Raoults_Law_and_Ideal_Mixtures_of_Liquids

Raoultův zákon

https://chem.libretexts.org/Bookshelves/Physical_and_Theoretical_Chemistry_Textbook_Maps/Supplemental_Modules_(Physical_and_Theoretical_Chemistry)/Equilibria/Physical_Equilibria/Raoults_Law_and_Ideal_Mixtures_of_Liquids
https://chem.libretexts.org/Bookshelves/Physical_and_Theoretical_Chemistry_Textbook_Maps/Supplemental_Modules_(Physical_and_Theoretical_Chemistry)/Equilibria/Physical_Equilibria/Raoults_Law_and_Ideal_Mixtures_of_Liquids


Omezeně mísitelné látky

• Alkohol – destilace

• Azeotrop – nelze dělit –
obě složky mají v plynné fázi 
shodné složení jako v kapalině



Ale možností je ještě hodně

• Ale až v příštím semestru… 

31



Chemická aktivita
Popis neideálního chování



Chemická aktivita – neideální chování

• Efektivní koncentrace
• látky ve směsích (roztocích) spolu interagují 

• v rovnováze a kinetice nehraje roli pouze množství látky, ale i její 
okolí – neideální chování roztoků

• Aktivitní koeficient
• popisuje neideální chování

𝒂𝒊 = 𝒆
𝝁−𝝁𝒊

ө

𝑹𝑻

𝒂𝒊 = 𝜸𝒙,𝒊𝒙𝒊

𝒂𝒊 = 𝜸𝒄,𝒊
𝒄𝒊

𝒄𝒊
ө

𝒂𝒊 = 𝜸𝒄𝒎,𝒊
𝒄𝒎,𝒊

𝒄𝒎,𝒊
ө

Atkins 5.4

Molární zlomek

Molární koncentrace

Molalita



Debye-Huckelova teorie

• Neideální chování roztoků iontů (elektrolytů)
• Interakce aniontů a kationtů

• Anionty jsou častěji v okolí kationtů a naopak

• Ionty se navzájem stíní

• Molární Gibbsova energie
• Chemický potenciál

• Snížena stíněním

𝑮𝒎 =
𝝏𝑮

𝝏𝒏
= 𝝁



Debye-Huckelova teorie

• Snížení molární Gibbsovy energie (chem. potenciálu)
• Elektrostatická stabilizace

• Stínění náboje protionty

• Vliv pole iontu do Debyeovy délky

𝝁 = 𝝁ө + 𝑹𝑻 𝐥𝐧𝒂 = 𝝁ө + 𝑹𝑻 𝐥𝐧𝒙 + 𝑹𝑻 𝐥𝐧𝜸𝒙

𝝁𝒊𝒅𝒆𝒂𝒍

rD

Aktivitní koeficient 
k popisu neideálního chování



Iontová síla

𝑰 =
𝟏

𝟐


𝒊

𝒛𝒊
𝟐 𝒄𝒎,𝒊
𝒄𝒎
ө bezrozměrná

Častěji ale vyjádřená jako

𝑰𝒃 = 𝑰𝒄𝒎
ө [𝒎𝒐𝒍 ∙ 𝒌𝒈−𝟏]

𝑰𝒄 = 𝝆𝑰𝒄𝒎
ө [𝒎𝒐𝒍 ∙ 𝒅𝒎−𝟑]

Př.
150 mM KCl Ic = 0.15 mol·dm-3

50 mM MgCl2 Ic = 0.15 mol·dm-3

25 mM AlCl3 Ic = 0.15 mol·dm-3



Debye-Huckelův limitní zákon

𝐥𝐧 𝜸𝒊 = −𝑨𝒛𝒊
𝟐 𝑰

𝑨 =
𝒆𝟑 𝑵𝑨

𝟒𝝅 𝜺𝒌𝑩𝑻
𝟑/𝟐

= 𝟏. 𝟏𝟕𝟐
𝒌𝒈𝟏/𝟐

𝒎𝒐𝒍𝟏/𝟐

ln 𝑎 = ln 10 ∙ log 𝑎

𝐥𝐨𝐠 𝜸𝒊 = −𝑨𝒛𝒊
𝟐 𝑰

𝑨 =
𝐥𝐧𝟏𝟎𝒆𝟑 𝑵𝑨

𝟒𝝅 𝜺𝒌𝑩𝑻
𝟑/𝟐

= 𝟎. 𝟓𝟎𝟗
𝒌𝒈𝟏/𝟐

𝒎𝒐𝒍𝟏/𝟐

𝑰 =
𝟏

𝟐


𝒊

𝒛𝒊
𝟐 𝒄𝒎,𝒊
𝒄𝒎
ө



Debye-Huckelův limitní zákon - Empirické rozšíření

𝐥𝐨𝐠 𝜸𝒊 = −𝑨𝒛𝒊
𝟐 𝑰

𝑨 = 𝟎. 𝟓𝟎𝟗
𝒌𝒈𝟏/𝟐

𝒎𝒐𝒍𝟏/𝟐

𝑰 =
𝟏

𝟐


𝒊

𝒛𝒊
𝟐 𝒄𝒎,𝒊
𝒄𝒎
ө

𝐥𝐨𝐠 𝜸𝒊 = −
𝑨𝒛𝒊

𝟐 𝑰

𝟏 + 𝑩𝒂 𝑰
+ 𝑪𝑰

𝑩 = 𝟎. 𝟑𝟐𝟖𝟏 Å−𝟏 a – efektivní poloměr iontů [Å]

Experiment nesedí  - experimentální korekce



Debye-Huckelův lim. z. - střední aktivitní koeficient

𝝁 − 𝝁𝒊𝒅𝒆𝒂𝒍 = 𝒑𝑹𝑻 𝐥𝐧𝜸𝑴 + 𝒒𝑹𝑻 𝐥𝐧𝜸𝑳 = 𝑹𝑻 𝐥𝐧𝜸𝑴
𝒑
𝜸𝑳
𝒒

Nelze však naměřit aktivitní koeficienty jednotlivých iontů, jen celkový součin:

𝝁 − 𝝁𝒊𝒅𝒆𝒂𝒍 = 𝒑 + 𝒒 𝑹𝑻 𝐥𝐧
𝒑+𝒒

𝜸𝑴
𝒑
𝜸𝑳
𝒒

𝜸± =
𝒑+𝒒

𝜸𝑴
𝒑
𝜸𝑳
𝒒 střední aktivitní koeficient

𝐥𝐨𝐠 𝜸± = −𝑨 𝒛+𝒛− 𝑰

MpLq M
q+

p L
p-+ q



Vliv iontové síly na rovnováhu

𝑲 =
𝒂𝑩
𝒂𝑨

=
𝜸𝑩
𝜸𝑨

𝒄𝑩
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Shrnutí



Shrnutí

• Chemická rovnováha
• Guldberg-Waagův zákon

• Van’t Hoffova reakční izoterma 

• Van’t Hoffova reakční izobara 

• Reakční koordináta a 
hyperplocha potenciální energie

• Fyzikálně chemické rovnováhy
• koligativní vlastnosti –

• osmóza, snížení tenze par, ebulioskopie, kryoskopie

• Fázové rovnováhy
• Gibbsův zákon fází - F = C – P + 2 42

𝑲 = 𝒆−
∆𝒓𝑮

ө

𝑹𝑻



Příště 

Prosvištíme chemickou kinetiku
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