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Ročník studia 1. 

Předmět nebo 

tematická oblast 
Chemie 

Výstižný popis 

způsobu využití 

materiálu ve výuce 

Materiál obsahuje prezentaci, která je využitelná ve výuce chemie v 1. 

ročníku gymnázia. Je doplněn návodem na laboratorní cvičení. Inovace: 

mezipředmětové vztahy s fyzikou, využití ICT, mediální techniky. 

 



Zkvalitnění výuky 

prostřednictvím ICT 
 

reg. č.: CZ.1.07/1.5.00/34.0802   



Základy 

termochemie 



Termochemie 

• je vědní obor, který studuje tepelné změny 

při chemických reakcích 

• podle tepelného zabarvení třídíme reakce 

na: 

 a) exotermické – reakce, při nichž se teplo 

uvolňuje (reakční teplo Q má záporné 

znaménko) 

 b) endotermické – reakce, při nichž se 

teplo spotřebovává (reakční teplo Q má 

kladné znaménko) 



Entalpie ΔH 

• je teplo, které soustava vymění s okolím za 
konstantního tlaku 

• jednotka kJ/mol 

• závisí na skupenském stavu a krystalové 
formě látek 

 např. 

 C(s, grafit) + O2(g) →CO2(g) 

 ΔHo= -393,1 kJ/mol 

 C(s, diamant) + O2(g) →CO2(g) 

 ΔHo= - 395  kJ/mol      



Termochemické zákony 

1. Termochemický zákon  

 (Lavoisier-Laplaceův zákon): 

 

 Reakční teplo (entalpie) přímé a zpětné 

reakce je až na znaménko stejné. 

ΔHp = - ΔHz 



Příklad: 

 Přímá reakce: 

 CO(g)  +  H2O(g) → CO2(g)  +  H2(g) 

 ΔHo = -39,1 kJ/mol 

  

 Zpětná reakce: 

 CO2(g)  +  H2(g) → CO(g)  +  H2O (g) 

 ΔHo = 39,1 kJ/mol 

 



2. Termochemický zákon 

    (Hessův zákon) 

  

Výsledné reakční teplo (entalpie) reakce 

je rovno součtu tepel dílčích reakcí 

a nezáleží přitom na způsobu jejich 

průběhu. 

 

ΔHo = ΔH1
o + ΔH2

o 



Příklad: 

Sn(s)  + Cl2(g) → SnCl2(s)   ΔH1
o = - 349,4 kJ/mol 

 

SnCl2(s)  + Cl2(g) → SnCl4(s)  ΔH2
o = - 195,2 kJ/mol 

 

Sn(s)  +  2Cl2(g) → SnCl4(s)   ΔHo = ? 

__________________________________________ 

ΔHo = ΔH1
o + ΔH2

o  

ΔHo = - 349,4 + (- 195,2)  

ΔHo = - 544,6 kJ/mol 



Standardní slučovací teplo 

• je reakční teplo reakce, při níž vzniká 1 mol 
sloučeniny přímo z prvků za standardních 
podmínek  

 

• jednotka kJ/mol 

 

• Hosl prvků = 0 kJ/mol! 

 

ΔHo = ΣΔHosl(prod.) – ΣΔHosl(v.l.) 



Příklad: 

Kolik tepla vyvine aluminotermická 

reakce Fe2O3  +  2Al  → 2 Fe  +  

Al2O3,  

vstoupí-li do ní 1 kg oxidu železitého? 

 

ΔHosl (Fe2O3) = -824,2 kJ/mol 

ΔHosl (Al2O3) = -1675,7 kJ/mol 

ΔHosl (Al) = 0 kJ/mol 

ΔHosl (Fe) = 0 kJ/mol 



ΔHo = ΣΔHosl(prod.) - ΣΔHosl(v.l.)  

 

ΔHo = - 1675,7 - (- 824,2) 

ΔHo = - 850,8 kJ/mol 

___________________________________ 

1 mol ………… - 850,8 kJ 

1 kg Fe2O3: n = m   M(Fe2O3) = 159,7 g/mol 

           M 

         n = 1: 159,7 = 6,26 . 10-3 mol 

___________________________________ 

1 mol ……………- 850,8 kJ 

6,26.10-3 mol ….. x kJ 

__________________ 

X = - 5,33 kJ 



Při aluminotermické reakci se uvolní 

5,33 kJ tepla. 



Standardní slučovací teplo 

• je reakční teplo reakce, při níž je 
spálen 1 mol látky za standardních 
podmínek 

• jednotka kJ/mol 

ΔHo = ΣΔHosp(v.l.) – ΣΔHosp(prod.) 



Příklad 1 

Vypočtěte, jaké teplo se uvolní při 

spálení 60 g acetylenu C2H2 za 

standardních podmínek? 

Stand. spalné teplo acetylenu je  

– 1300 kJ/mol. 



m(C2H2) = 60 g, M(C2H2) = 26 g/mol 

 

 

n = m  n = 60 n = 2,3 mol 

      M             26 

 



1 mol …………. -1300 kJ 

2,3 mol ……….  x kJ 

x = - 2990 kJ 

 

 

Spálením 60 g C2H2 se uvolní 2990 kJ tepla. 



Příklad 2 

Reakcí benzenu s vodíkem vzniká  

cyklohexan. Vypočtěte reakční teplo této  

reakce, jsou-li známa standardní spalná  

tepla: 

 

ΔHosp [C6H6 (l)] = -3268 kJ/mol 

ΔHosp [H2(g)] = -286 kJ/mol 

ΔHosp [C6H12 (l)] = - 3920 kJ/mol 



 C6H6 (l)  +  3H2(g) → C6H12(l) 

 

  ΔHo  = ΣΔHo sp(v.l.) – ΣΔHo sp(prod.) 

 

  ΔHo = [-3268 + 3(-286)] - (-3920)  

   

  ΔHo = - 206 kJ 

 

 Při reakci benzenu s vodíkem se uvolní 

206 kJ tepla. 

  



Laboratorní cvičení   

T E R M O CH E M I E  

Úkol:  Změny tepelné energie při   

  chemických dějích 

Pomůcky: 3 kádinky (100 ml nebo větší),  

 teploměr, tyčinka, chemická lžíce 

Chemikálie: 

  hydroxid sodný NaOH  

  dusičnan amonný NH4NO3  

  (nebo chlorid amonný NH4Cl) 

  10% NaOH a 10% HCl 



 Postup:  

 

 1. pokus: 

 

• Do kádinky se 100 ml vody ponořte 
teploměr a změřte teplotu. 

 

• Pak do kádinky vhoďte 5 peciček 
hydroxidu sodného NaOH a směs 
míchejte skleněnou tyčinkou. 

 

• Po dokonalém rozpuštění všech peciček 
NaOH odečtěte na teploměru konečnou 
teplotu. 

 



 2. pokus: 

 

• Do kádinky se 100 ml vody ponořte 
teploměr a změřte teplotu. 

 

• Pak do kádinky vhoďte 1 lžíci dusičnanu 
amonného NH4NO3 a směs míchejte  
skleněnou tyčinkou. 

 

• Po dokonalém rozpuštění NH4NO3 
odečtěte na teploměru konečnou teplotu. 



 3. pokus: 

 

• Do kádinky nalijte 50 ml 10% NaOH  

 a změřte teplotu roztoku. 

 

• Poté přidejte pomalu a za stálého 
míchání 50 ml 10% HCl a opět změřte 
teplotu roztoku. 



 Závěr: 

 Rozpouštěním pevného NaOH ve vodě 

došlo ke ………………. teploty z ……..oC  

 na …….oC. Tento děj se nazývá 

……………… (endotermický/exotermický). 

Rozpouštěním pevného dusičnanu 

amonného NH4NO3 ve vodě došlo  

 ke ……………. teploty z ..…………. oC  

 na …………… oC. Tento děj se nazývá 

………………(endotermický/exotermický). 

Neutralizací hydroxidu sodného kyselinou 

chlorovodíkovou došlo ke ……………….. 

teploty z ………….. oC na ……….........oC.  



Neutralizace je tedy příkladem 

……………… reakce  

(endotermické/exotermické) 

 

Neutralizaci, kterou jsme  

experimentálně provedli, můžeme 

 zapsat chemickou rovnicí: 

 ………   +  ……  →  ……   +  ……… 
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• Materiál je určen pro bezplatné užívání pro potřebu výuky a 
vzdělávání na všech typech škol a školských zařízení. Jakékoliv 
další využití podléhá autorskému zákonu. 
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