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KEMIJSKA KINETIKA



KEMIJSKA KINETIKA — grana kemije koja se bavi prouéavanjem

brzina kemijskih reakcija 1 detaljnim opisom dogadaja na
molekularnoj razini koji zajedno cine kemijsku reakciju - tzv.

reakcijskim mehanizmima.



ZNACENJE KEMIJSKE KINETIKE

» Efikasno sprovodenje procesa u industrijskim
pogonima

» Dedukcija mehanizma kemijskih reakcija iz

rezultata mjerenja brzine reakcije
Mehanizam reakcije je slijed molekulnih zbivanja
opazen pri pretvorbi reaktanata u produkte

» Razumijevanje molekulnih transformacija pri
sudaru molekula reaktanata



KEMIJSKA REAKCIJA

— promjena vrste i mnozine tvari u sustavu

— nacin uravnotezenja termodinamickog sustava tj. minimiziranje
Gibbsove slobodne energije pri uvjetima stalnog tlaka i
temperature

eA + bB +.../9 \pP + rR+...

~
reaktanti produkti

J

Razlikujemo: naprednu reakciju — (s lijeva na desno)
povratnu reakciju — (s desna na lijevo)



KEMIJSKA REAKCIJA - nastavak

» Nuzan ali ne i dovoljan uvjet da dode do kemijske reakcije je
sudar cestica koje medusobno reagiraju

> Cestice moraju imati minimalnu relativnu kinetiéku energiju
da bi pri sudaru dale novu vrstu tj. produkt(e) — energija
aktivacije

> Cestice se moraju sudariti s odgovaraju¢om orijentacijom da
bi doslo do cijepanja veza u reaktantima i stvaranja novih u
produktima — prostorni ili stericki faktor



Primjer:  CO(g) + NO,(g) — CO,(g) + NO(g)

Xa == Nema reakcije o
. @D N i
P === Nema reakcije
7 ‘ —  Elastic¢ni sudari
' /’I\\m =2 Nema reakcije
()

\|/ )
}V\m = 8 + @I Uspjesan sudar
I\

i : Produkti




Energija aktivacije, E_, — minimalna energija potrebna da bi
doslo do uspjesnog sudara

E. {napredna]- 134 kJ r

Reaktanti

Energija — >

E.(povratna)= 360 kJ

AH=-226 K]

m|®4

Produkti

Reakcijska koordinata >




DOSEG ILI NAPREDAK REAKCIJE

n produkti

§ . Uprodukti

n 0-reaktant
v

reaktant

Ako su reakcija odvija u otopini pa je dV = 0, umjesto mnozina mozemo koristiti
koncentracije sudionika reakcije.

n produkti cprodukti
Uprodukti X V Uprodukti
5 B n | > 5 - C
0-reaktant 0-reaktant
v xV Y,

reaktant reaktant



Primjer: C.H,OH +CH,COOH — s C.H,,00CH, +H,0

Prig=0  [C,H,OH] = [C,H,OH]
[CH,COOH]= [CH,COOH],

Ako je |[C;H,,OH| <|CH,COOH] | reakcijski doseg je:

[C,H,,00CCH, ]
[C,H,,OH]

Ako je ([CH,COOH| <[C,H,,OH] | reakcijski doseg je:

[C,H,,00CCH,]
[CH,COOH]

§=




KEMIJSKA TERMODINAMIKA — hoce li se neka kemijska reakcija dogoditi ili ne?

KEMIJSKA KINETIKA — kojom brzinom se jedanput pokrenuta kemijska reakcija

odvija

Primjer: Oksidacija glukoze
CsH1,04(s) + 60,(g)—> 6CO,(g) + H,0(aq)

AG° = AH° -TAS®

AH° = -2816 kJ/mol Spontana i
egzotermna reakcija
AG° = -2.885 kJ/mol

TAS® ili AS® je (+)

ALI! SPORA



FAKTORI KOJI UTJECU NA BRZINU KEMIJSKE
REAKCIJE

1. Koncentracija reaktanata
2. Priroda reaktanata i produkata
3. Temperatura

4. Katalizatori



BRZINA KEMIJSKE REAKCIJE

@@@@@ 3k

vrijeme

— mnozina reaktan(a)ta koja se u jedinici vremena pretvori u produkt(e)
kemijske reakcije
_dé _ 1dn,

dt o, dt
Kod dV = 0 (reakcije u otopini):

(mol s)

c je koncentracija sudionika

reakcije izrazena jedinicom mol
dn, / dm-

R = 1 7 — 1 dC, (mol dm?-3 s-1)

v, dt v, dt

Zasto se u nazivniku nalazi v; ?



Primjer:
3H, + N, 2 2NH,

t=0s 3 mol 2 mol 0 mol
t=100s 1.5 mol 1.5 mol 1 mol
H, = 1":;:'0 =-0.015 mol/s Ry, = 1":; 02'0 =-0.005 mol/s RNH, = 1'(:;:'0 =+0.01 mol/s
- -0.005 _+0.01 _
Ry, = 0;‘;15 _ 0.005 mol/s Ry, = ——— =0.005 mol/s RnH, ==, = +0.01molls
R =0.005 mol/s

Dijeljenjem s vrijednoScu stehiometrijskog koeficijenta osiguravamo neovisnost

brzine kemijske reakcije o izboru sudionika reakcije kojem ¢cemo promatrati

(mjeriti) promjenu koncentracije.



BRZINA KEMIJSKE REAKCIJE

vrijeme

vrijeme

.wp jowyd
8
: g
© S
= S
3 o
ke’ b
© Q. Q
o CA N S (&) ..lm
= 3,
) _ (3] |_|
0 7 I
m I ]
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Pocetna, trenutacna i prosje€na brzina kemijske reakcije

A — B

0.1

I:r%énuma brzina u
t=0

(inicijalnaili pocetna brzina )

0.09
0.08
0.07
0.06

0.05
trenutna brzina u

004 t=600s

Creatitant M)

0.03

0.02

0.01

100 200 300 400 500 600 700 800
£ (s)

A[B]
prosjec¢na brzina = - T

[B]konaéna - [B]poéetna

tkonac“:no' tpoc“:etno

trenutnu brzinu odreduje nagib tangente
u toCno odredenoj tocCki krivulje

dni
1 p 1dc

R= _
Vi dr Vi ds




ZAKON BRZINE | KONSTANTA BRZINE REAKCIJE

aA + bB——cC+ dD

p_ ldc, 1dc,  lde, _ 1dgc,
a dt b dt c dt d dt

Koncentracija reaktanata se smanjuje tijekom odvijanja reakcije — brzina kemijske
reakcije ovisi o vremenu!

Brzina reakcije proporcionalna je koncentracijama reaktanata, R «< c, a
konstanta proporcionalnosti, k, naziva se konstanta brzine reakcije ili
specifi€na brzina reakcije (neovisna o koncentraciji ali ovisi o temperaturi)

R=kxc}, xc,

/

Zakon brzine — kvantitativno izrazavanje brzine kemijskih promjena



RED REAKCIJE

aA + bB ——cC+ dD R=kxc} xcg

» Eksponenti m i n predstavljaju red reakcije s obzirom na reaktant
A odnosno red reakcije s obzirom na reaktant B.

» Ukupan red reakcije=m+n

»Red reakcije se odreduje eksperimentalno iz oblika krivulje
koja pokazuje ovisnost koncentracije reaktanata ili
produkata o vremenu

»Red reakcije moze biti bilo koji racionalni broj

»Zbog pojednostavljenja obrade podataka eksperimentalni
se red reakcije pokusava maksimalno pribliziti najmanjem
cijelom broju.



ELEMENTARNE REAKCIJE

»Reakcije koje se odvijaju u jednom koraku.

»U elementarnim reakcijama red reakcije je brojéano jednak zbroju
stehiometrijskih koeficijenata reaktanata tj. molekulnosti rekcije.

0,(g) —0,(g) + O(g)

™o —o® o

0,(g) + O(g) — 20,(g)

> Bi lekul
imolekulna . +. w_}a

O(g) + O(g) + M(g) ——> 0O,(g) + M(g)

» Trimolekulna . + . t . i a > .
(vrlo rijetko opazene)

> Monomolekulna

»visa molekulnost nije opazena



Ako se molekulnost i red reakcije ne podudaraju, reakcija nije elementarna
nego mora biti s/loZena, tj. sastoji se od vise koraka.

*red reakcije nije jednak molekulnosti

*eksperimentalni zakoni brzine reakcije sadrze koncentracijske eksponente koji
ne moraju biti cijeli brojevi (primjer: H, + D, — 2HD, u prisutnosti argona

R = k [H,]°38 [D,]066 [Ar]0-98)

red reakcije ne mora biti stalan nego moze ovisiti o koncentraciji reaktanata i/ili
produkata

Primjer. reakcijska molekulnost je manja od zbroja stehiometrijskih koeficijenata
reaktanata:
2NO(g) + 2H,(g) — N,(9) + 2H,0(9) Reakcija bi morala biti teframolekulna!

Izmjerena brzina reakcije je definirana jednadzbom: R = k [NO(g)]?[H,(g)]’

Objasnjenje:

Predlozeni reakcijski mehanizam:

2NO(g) + 1H,(g) — N,O(g) + H,0O(9) (korak koji odreduje ukupnu brzinu)
N,O(g) + 1H, (g) — N,(g) + H,0(9g) (vrlo brza reakcija).



REAKCIJE PRVOG REDA

k
A >B
Diferencijalni izraz kinetike prvog reda
\ dc
R=-—%2=kc,

dt

dc

——A — kdt
Ca
vrijeme >

prit=0,c,=cpy
prit=t,cp,=cp;



REAKCIJE PRVOG REDA

Integriranjem:
c t
dc 1
—=—kjdt j—dx:lnx
C) ¢ t=0 X
B 2 odsjecak =1In c,
Inc,,—Inc, ,=—kt L_;, e

Inc,,=—kt+Inc,,

/y=bx+a

Integrirani izraz kinetike prvog reda

v

vrijeme



REAKCIJE PRVOG REDA- poluvrijeme reakcije, t,,

— vrijeme potrebno da se koncentracija reaktanta smanji na polovicu

pocetne vrijednosti

C

mol—zm"’ E;O o
00 0o
1 A O X
— 0 ) QPO Emao
Cat, =5 Ca0 %0000 @9
o 9
9%,
Za reakciju prvog reda / T
C0/2 - ; > ° @ | E=3t
In2 - @ o
t = — J
12 <
k N |
C0/8 - fons i
vrijeme g

najéescée koristeni red reakcije u kinetici, a i sve reakcije viSeg reda pokusavaju svesti
na uvjete pseudo-prvog reda.



REAKCIJE PSEUDO PRVOG REDA

A+H,0 =, p

PocCetna koncentracijaAje [A], i [H,0],>> [A],

— [H,0] se ne mijenja znacajno s vremenom pa je brzina proporcionalna [A]

_d[A] __d[H20] _ d[P]

= ka[A][H20] = K [A]

dt dt dt
k' = k,[H,O]
[A] : .
N = [A]=[Alpe™
[A]
[A] t=0

In[A] = —k "t +In[A]g

NajCescCe koristeni red reakcije.



Udio u kolizijama_ ¢

Teorija sudara reakcijske brzine

do kemijske reakcije moze doCi samo pod uvjetom ako je zbroj energija sudarajucih
molekula dovoljan da dode do kidanja postojecih veza u molekulama.

A+B - C+D R = k[A][B]

k predstavlja umnozak od:

»udjela sudara u kojima molekule imaju medusobno zahtijevane orijentacije,
»ucCestalosti sudaranja (sudarne frekvencije)
»udjela sudara sa zahtijevanim minimumom energije.

A Udio sudara s energijom jednakom ili

vecom od aktivacijske poveCava se s
T4 Ea poviSenjem temperature jer se prosjecna
molekularna brzina povecava S
poviSenjem temperature.

. veciudio s dovoljno

energlje zareakelju ok ciia molekula koje imaju energiju jednaku

ili veCu od E, dana je izrazom

E

a

f-e RT

Kolizijska energija frekvencijski faktor (Cimbenik uCestalosti sudara)



k(s™)

OVISNOST BRZINE O TEMPERATURI

»Vecina kemijskih reakcija ubrzava s porastom temperature
» Temperaturna ovisnost brzine nije linearna

3x 1078

2x 1073

1% 1073

180 190 200 210 220 230 240 250

Arrheniusova jednazba

Arrhenius - veCina eksperimentalnih podataka
reakcijskih brzina pokorava se jednadzbi koja se
temelji na tri Cimbenika:

»udjelu molekula koje posjeduju energiju
jednaku ili ve€u od aktivacijske energije, Ea

» udjelu broja sudara molekula koji se zbivaju u
jedinici vremena

»udjelu sudara u kojima su molekule u trenutku
sudara povoljno prostorno usmjerenje.

E

a

k = Ae RT

E_ aktivacijska energija(J/mol)

R opc¢a plinska konstanta (8.314 J/Kemol)
T termodinamicka temperatura

A Arrheniusov frekvencijski faktor




Arrheniusova jednadzba je eksponencijalna jednadzba koja se koristi u logaritamskom obliku.

1 Energija aktiviranja je najmanja
Ink = + A energija koju moraju posjedovati
reaktanti da bi se odvijala reakcija a

izrazava se jedinicom J mol-' i po svojoj
arc prirodi uvijek mora biti ve¢a od 0.
50 7B 0

[ ] | |
30— _\ Koeficijent smjera pravca
/ broj¢ano jednak —E_/R
Ink /

20— -

Arrheniusov predeksponencijalni faktor
A ima jedinicu s, pa se jo$ zove i
frekvencijski faktor.

A pokazuje koliko Cesto se molekule
sudaraju kad su koncentracije reaktanata
1 mol/L i jesu li molekule u sudarima

i | | ! ! orijentirane na ispravan nacin.
31 222 336 35 368
10967

1.0 — —




Interpretacija kinetickih rezultata - Teorija prijelaznog stanja

Eyringov model

Na putu reakcije pretvorbe Reaktanti — Produkti postoji energijska barijera stvaranja
aktiviranog kompleksa A¥, a na najviSem mjestu te barijere nalazi se tzv. prijelazno stanje.

,Trodimenzionalni model za
. m (Aktivirani reakciju O(g) + H,(g) = OH(g) +
N kompleks) H(9).

o)

—
p[l
-
-5}
=

=

y
- \\
~ &/ N

—

o H,C—C==N
" Reakecijski put

Aktivirani kompleks se stvori izuzetno brzo i za Citavo vrijeme reakcije u ravnotezi je s
reaktantom R.




R & A 5P

Konstanta ravnoteze stvaranja aktiviranog kompleksa definirana je kao svaka druga konstanta
ravnoteze:

K* = @
[R]

Koncentracija aktiviranog kompleksa je tijekom reakcije izuzetno mala, pa se moze ustvrditi da su brzine
nastajanja produkta i nestajanja reaktanta jednake!

P R
diP]__dIR]_ [A"]=Vv'K"[R]=K[R]
dt dt
PT _AG'
= 00 # _ , RT
VTN, K" =e
. . entalpija aktiviranja
slobodna energija aktiviranja
AG" AH"-TAS"
L RT 3 _RT

hNA hNA entropija aktiviranja

Eyringova jednadzba




_ RT _ RT nh—=———— ——+In——
k= i i, T R T R N,
y = a x + b
grec
50 N B 0

Koeficijent smjera pravca
30 -{_— broj¢ano jednak —4H*R

In{k/T) /

201~ 7] OdsjecCak broj¢ano jednak

(AS#IR )+ (InR/AN,,)

0 | L] a !
a1 322 136 35 J.66
103K /T

Prikaz ovisnosti log (k/T) o recipro¢noj temperaturi prema Eyringovoj jednadzbi.



Entropija aktiviranja (AS*) pokazuje je li aktivirano stanje sredenije ili nesredenije
od reaktanata.

Dvije Cestice reaktanata su u prelaznom
stanju stvarile jednu cesticu $to smanjuje

nerecl u susta

5
5
5 Ea[:-m::-
BrCH,,+ OH |
aTm
Br™ + GH{H
MNapredak reakcije e

Reakcija s negativnom vrijednosti AS*



Kataliza

Katalizator je tvar koja povecava konstantu brzine reakcije (tj. smanjuje AG* reakcije) a ne mijenja konstantu
ravnoteze, tj. ne mijenja A.G°.

A = B; K=[B]/[A]

A+ K =B+ K; K=[B][K]/[A][K]=[B]/[A]

Vrste katalitickih reakcija:

»Homogena kataliza
» Heterogena kataliza

»Enzimska kataliza



»Homogena kataliza

nekatalizirana reakcija katalizirana reakcija

T R ?\
H—C—O—H+H —— \H—C—O0O—H ——> \H—C +H20

l

H™ + C=0



Heterogena kataliza

Hidriranje etena

Reaktanti se adsorbiraju na povrSinu pa je A, ,. S < 0 (vezivanjem supstrata za
katalizator stvara se red) pa prema |l termodinamiCkom zakonu to ne bi smio biti
spontani proces.

| A4 H < 0 (egzotermna reakcija zbog stvaranja veza) pa u okolinu oslobodena
toplina povecCava entropiju svemira i proces je spontan.

U heterogenoj katalizi vazna je povrsina katalizatora!



Objasnjenje katalize teorijom prijelaznog stanja
Djelovanje katalizatora - smanjenje slobodne energije aktiviranja pretvorbe reaktanata u
produkte, tj. smanjenje Gibbsove energije aktiviranog kompleksa

nekatalizirana reakcija

/katalizirana, AG
¢ reakcija °

e

Gibbsova energija

Reakcijski koraci —

Prikaz promjene slobodne energije u ovisnosti o reakcijskoj koordinati za
nekataliziranu i kataliziranu reakciju. Brojevi simboliziraju:

1 = A,G° vezivanja reaktanata na katalizator

2 = slobodna energija aktiviranja reakcije vezivanja reaktanata za katalizator

3 = slobodna energija aktiviranja reakcije oslobadanja produkata s katalizatora

4 = A,G° za ukupnu reakciju



