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SAZETAK

Jedna od glavnih karakteristika kemijske reakcije je njezina brzina. Kako bi doslo do
kemijske reakcije najprije molekule moraju do¢i u dodir jedna sa drugom, odnosno mora doc¢i
do uspje$nog sudarareaktanata. Broj uspjesnih sudara u jedinici vremena odreduje brzinu
kemijske reakcije. U ovom radu opisani su glavni pojmovi vezani uz brzinu kemijske reakcije,
a takoder su dane i teorije brzine reakcije. Svaka reakcija slijedi kinetiku odredenog reda, pa
ih tako svrstavamo u reakcije: nultog, prvog, drugog i treceg reda. Osim navedenog, u radu se
spominju i ¢imbenici koji utjeCu na brzinu kemijske reakcije, kao 1 vaznost brzine reakcije u

svakodnevnom zivot.

kljuéne rijeci: brzina kemijske reakcije, teorije brzine reakcije, red reakcije, ¢imbenici koji

utjecu na brzinu reakcije



ABSTRACT

One of the main characteristics of the chemical reaction is the rate of reaction. In order for
chemical reaction to start, first molecules must get in touch with one another, and must come
to a successful collision of reactants. The number of these successful collisions in time
determine the rate of a chemical reaction. In this thesis, the main concepts related to the speed
of chemical reactions are described together with reaction rate theories. Each reaction
followskinetics of particular order, so we can classify reactions as the zeroth-order, first-order,
second-order and the third-order reactions. This thesis also elaborates factors that influence

rate of chemical reactions as well the importance of the reaction rate in everyday life.

key words: rate of chemical reaction, chemical reaction theories, reaction orders, factors that

influence rate of chemical reaction
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1 UVOD

Prilikom izvodenja eksperimentalnih mjerenja u kemiji, jedna od vaznih karakteristika
pracene kemijske reakcije je i njezina brzina. Brzine kemijskih reakcija su vrlo razliCite, tako
imamo reakcije koje se odvijaju gotovo u tisu¢inkama sekunde kao $to je npr. reakcija
spajanja Hy i O, (Slika 1.) podutjecajem elektricne iskre, zatim reakcije kojima trajanje
mozemo lako mijeriti jer se odvijaju u ve¢im vremenskim intervalima, kao npr. oksidacija
zeljeza, i kona¢no imamo reakcije koje su jako spore i mogu trajati godinama.Kao primjer
vrlo spore kemijske reakcije mozemo uzeti primjer koji je ve¢ spomenut, a to je spajanje Hy i
O, . Smjesa H, i O, moze stajati godinama na sobnoj temperaturi, a da se ne primjeti da je
doslo do nastanka produkta, medutim ta ista reakcija je pri visokoj temperaturi vrlo brza.lz
reakcije spajanja vodika 1 kisika moZe se uociti da promjenom temperature dolazi do
promjene brzine te reakcije.’”) Osim temperature postoji jo§ niz drugih ¢imbenika koji mogu
utjecati na brzinu kemijske rakcije. Za laboratorijska ispitivanja najpogodnije su reakcije koje

se odvijaju srednjim brzinama, odnosno koje nisu ni prebrze ni prespore.

- @ - ®

2H, T 02 — ZHzo

Slika 1. Reakcija vodika i kisika.®



2 BRZINA KEMIJSKE REAKCIJE

Kemijska kinetika je grana fizikalne kemije koja proucava brzinu i mehanizam kemijskih
reakcija, te ovisnost brzine kemijske reakcije o razliCitim ¢imbenicima kao S§to su:
koncentracija reaktanata, temperatura, tlak, katalizatori, inhibitori i drugi. Mehanizam reakcije
definira se kao slijed elementarnih koraka koji su ukljuceni u reakciju. Naime, stehiometrijska
jednadzba predstavlja samo sumu svih elementarnih koraka, a ne i na¢in na koji se reakcija
odvija. Brzina kemijske reakcije prilikom laboratorijskih ispitivanja naj¢eS¢e se prati preko
promjene Koncentracije ili tlaka u odredenom vremenu nekih od reaktanata ili produkata. Na

taj nacin se dobije brzina promjene koncentracije ili tlaka reaktanata ili produkata u vremenu.

. o . - : d[R .
Za brzinu smanjivanja koncentracije reaktanata koristimo izraza R:—%(negatlvan

: . - . . .. d[p
predznak jer se koncentracija smanjuje), a brzina prirasta koncentracije produkata P:% .

Tako bismo za reakciju:
aA + BB ->yC+ 3D
dobili vise razli¢itih vrijednosti brzine za istu reakciju:

1d[A] _  1d[B] _ 1d[C] _ 1d[D]

a dt B dt vy dt & dt

(21)

Kako bi vrijednost brzine reakcije za jednu reakciju uvijek bila ista, bez obzira za koju se

komponentu prati promjena koncentracije ili tlaka, brzina reakcije se definira kao:
_ %
V= dt(2.2.)
gdje je¢ doseg reakcije ¢ija je SI jedinica mol, a tjevrijeme.
Doseg reakcija definiran je relacijom:
N
&= N—A(Z.S.)
gdje je N; broj pretvorbi u kemijskoj reakciji, a Na Avogadrova konstanta.

Promjena dosega(d¢)definirana je:



dé = dv—’;’(z.4.)

gdje je v; stehiometrijski koeficijent komponente J (negativan za reaktante, a pozitivan za

produkte).

Uvrstavanjem (2.4.) u (2.2.) proizlazi jedinstvena brzina reakcijebez obzira na komponentu J:

1 dnyg

S 425)

Vv =

Prema kineti¢kim ispitivanjima reakcije se razlikuju po molekularnosti i redu reakcije.

Molekularnost reakcije se definira kao stvaran broj Cestica (molekula, atoma, iona)
koje sudjeluju u kemijskoj reakciji, a moze se vidjeti u mehanizmu reakcije. Tako reakcije,

odnosno elementarni koraci, mogu biti jednomolekularni, dvomolekularni i tromolekularni.

Konstanta (koeficijent) brzine reakcije je konstanta k u zakonu (jednadzbi) brzine reakcije, a

ovisi o temperaturi.

Zakon (jednadzba) brzine reakcije je eksperimentalno odredena brzina kao funkcija

koncentriacije ili parcijalnog tlaka:

v=f([A],[B]....)(2.6.)
v = f(pa, PB,---) (2.7.)

Red reakcije s obzirom na pojedinu kemijsku vrstu jednak je potencijina koju je

koncentracija odredene kemijske vrste podignuta u zakonu brzine reakcije oblika:
_ AR [RTD
v=[A]"[B] .. (2.8.)

Tako u teorijskom razmatranju imamo: reakciju prvog reda — reakcija sa zakonom brzine
reakcije oblika: v = k[A], reakciju drugog reda — reakcija sa zakonom brzine reakcije oblika:
v=Kk[A]?, itd.

Ukupni red reakcije je suma svih eksponenata a + b + ... na koje su podignute koncentracije

(ili parcijalni tlakovi) odredene kemijske vrste u zakonu brzine reakcijeoblika:

v=k [AF[B]" ... (2.9.)



Red reakcije ovisi o funkcionalnoj ovisnosti brzine reakcije o koncentraciji odnosno
parcijalnim tlakovima tvari koje sudjeluju u reakciji. Tako se, nakon kinetickih mjerenja,
mogu dobiti vrijednosti za red reakcije od 0 (brzina ne ovisi o koncentraciji) do visih redova

koji Cesto nisu cijeli brojevi.®

3 TEORIJE BRZINE KEMIJSKE REAKCIJE

3.1 Teorija sudara

Molekule, atomi ili ioni koji medusobno reagiraju i produkti koji tim reagiranjem
nastaju obi¢no se prikazuje pomocu jednadzbe kemijske reakcije.Te molekule, atomi ili ioni
mogu medusobno reagirati samo ako dodu u dodir, tj. ako se sudare. Tek tada mogu do¢i do
izrazaja interatomske, intermolekulske 1 interionskesile koje povezuju cestice u nove
grupacije, produkte kemijske reakcije. Brzina reakcije dakle mora svakako ovisiti o broju
sudara reagiraju¢ih Cestica u jedinici vremena. Kako je broj sudara molekula u sekundi vrlo
velik, o€ekivali bismo da ¢e brzina svake kemijske reakcije biti velika. Medutim, opcenito je
poznato da se kemijske reakcije zbivaju razli¢itim brzinama. Iz toga se moZe zakljuciti da
brzina kemijske reakcije ne ovisi samo 0 broju sudara Cestica u sekundi nego i o uspjesnosti
sudara Cestica. Moderna teorija je uglavnom zadrzala Arrheniusovo stajaliSte o tome da
molekule moraju primiti odredenu koli¢inu energije kako bi mogle reagirati, a ta koli¢ina
energija nazvana je energija aktivacije (Ez). Da bi doslo do reakcije izmedu dviju Cestica osim
sudara potrebno je da Cestice koje sudjeluju u reakciji posjeduju energiju jednaku ili ve¢u od
energije aktivacije kako bi mogle reagirati sudarom. Teorija sudara proizlazi od Arrheniusove
jednadzbe napisane u obliku:

E

k=Ae R (3.1.1)

gdje je A maksimalna konstanta brzine reakcije koja bi se dobila kada bi svaki sudar doveo do

kemijske reakcije, E, energija aktivacije (A moze oznacavati i faktor frekvencije).



Kada se govori o reakcijama jednostavnih molekula, faktor e ~%a/RT prema kinetickoj
teoriji plinova izrazava onaj dio molekula kojima je pri sudaru suma komponenata
translacijske energije u smjeru spojnice centra molekula veca od energije aktivacije. Ako

faktor frekvencije, A, odgovara broju bimolekularnih sudara u jedinici vremena, tada produkt
A e~Ea/RT gznagava broj uspjesnih sudara koji dovode do kemijske pretvorbe.

Slaganja izmedu teorije i eksperimentalnih podataka pronadeno je kod bimolekularnih
reakcija jednostavnih molekula u pliskoj fazi, a primjer takve reakcije je reakcija raspada

jodovodika.
2HI < Hy + I,

Ovaj primjer ¢e nam posluziti za prikaz ispravnosti teorije sudara. Navedena reakcija je

bimolekularna i drugog reda. Prema mjerenjima Bodensteina, ako se uzme da je:

dc
—d—’:’ = kc?, (3.1.2)

pri 556 K dobijemo vrijednosti za:

k=3,52-10"s" mol'ti E, = 44,0 kcal mol™ = 184 096 J mol™
iz toga proizlazi da je:

e Fa/RT = 498 -10718 A = kePa/RT = 7,06 - 10°s~'mol ¢

Vrijednost A moze se izraCunati i iz kinetiCke teorije plinova. Ako je Z broj dvostrukih sudara

u jedinici vremena na jedinicu volumena, tada vrijedi relacija

Faktor 2 javlja se zbog toga §to se pri svakom sudaru raspadaju 2 molekule HI, a Avogadrov
broj (Na) sluzi za preracunavanje broja sudara na broj molova sudara. Preuredivanjem

navedene jednadzbe dobijemo:

A= \2mo*v N, (3.1.4)

Iznos efektivnog promijera, o, molekula HI iznosi o = 3,5 - 10® cm, a njihova je srednja brzina

na 556 K v= 3,04 - 10" cm/s (v, a time i A, proporcionalni su vT i ovise 0 temperaturi).



Medutim kako ovisnost o v/Tpored eksponencijalne funkcije ne dolazi do izrazaja, moze se
aproksimativno smatrati da je A konstanta, kako to zahtijeva Arrheniusova jednadzba. Uz tu

aproksimaciju se dobije da je
A=993 . 108cm3s 'mol™* = 9,93 - 100 Imol™Y¢

Sto se prilicno dobro slaze sa gornjim vrijednosti.Iz modificirane Arrheniusove jednadzbe se
dobije da brzina reakcije ponajprije ovisi o energiji aktivacije. Sto je ta energija veéa, to je

reakcija polaganija, ali §to je temperatura visa, i njezina brzina je veca.

3.2 Teorija prijelaznog stanja

lako je teorija sudara u biti to¢na, konstantu brzine reakcija u kojima sudjeluju slozenije
molekule nije bilo moguce izvesti pomocu te teorije. Kako bi Arrheniusova jednadzba vazila i
u takvim slucajevima, zahtjevala je niz razlicitih korekcija pa se odlucilo cijeli problem rijesiti

sa drugog stajalista.

Prilikom uspjesnog sudara izmedu dviju molekula pretpostavlja se da nastaje intermedijer
tzv. aktivirani kompleks (Slika 2.). To je aditivni kopleks u kojemu prilikom energetski
uspjesnog sudara dolazi do pregrupacije valentnih veza i raspodjele energije izmedu molekula
dok se one nalaze u kontaktu. Aktivirani kompleks koji predstavlja nepostojano prijelazno
stanje,raspada se odredenom brzinom na kona¢ne produkte reakcije. U primjeru raspada
jodovodika, u aktiviranom stanju koje predstavlja energetski maksimum reakcije dolazi do
stabilnijeg rasporeda veza i kompleks se raspada na po jednu molekulu vodika i joda $to se

moze shematski predociti:

H H H-wH H—H
| + | : :
|

Aktivirani kompleks

Slika 2. Tijek kemijske reakcije preko aktiviranog kompleksa.®



Zbog jednostavnosti promatraticemo bimolekularnu reakciju tipa
A+Be X —C+D

Pretpostavlja se da je aktivirani kompleks, X", u ravnoteZi sa reaktanitma, tako da njegova
brzina raspada na produkte istovremeno odreduje brzinu ukupne reakcije. Koncentracija

aktiviranog kompleksa odredena je ravnoteznim uvjetom
K" =[X"1/[A] [B] (3.2.1)
gjde je K konstanta ravnoteZe.

Konstantu ravnoteZe za ovu reakciju mozemo pisati kao

-E,
K+ = 2% 077 (3.2.2)
Q40B

U jednadzbi Q,+predtavlja potpune raspodjelne funkcije reaktanta, Eg je razlika energija nulte

toc¢ke kompleksa X' i komponenata A i B svedenih na 1 mol pri 0 K.

Kako aktivirani kompleks zapravo ne postoji, tako njegovu raspodjelnu funkciju treba
definirati na drugaciji nacin nego za slu¢aj normalne molekule. Raspad ativiranog kompleksa
na produkte C i D odvija se kada aktivirani kompleks prekoraci maksimum energije. Prilikom
prekoracenja energije prema predodZbama Eyringa dolazi do nestanka jedne od njegovih
veza, pa energija vibracije te veze prelazi u jedan stupanj slobode translacijskog gibanja u
smjeru reakcijske koordinate (krivulja koja karakterizira energetska stanja reakcijskog sustava
u toku kemijske pretvorbe). 1z potpune raspodjelne funkcije aktiviranog kompleksa treba

hv
stoga izuzeti raspodjelnu funkciju za jednu oscilaciju, tj. Q, = (1 — err)™1, i zamijeniti je

6V2mmkT
p .

raspodjelnom funkcijom za jedan stupanj translacijskog gibanja, tj. Q; = Oznaka &

predstavlja put koji aktivirani kompleks prijede na reakcijkoj koordinati. Prema toj predodzbi

konstanta ravnoteze K™ ispravno je definirana izrazom:

Qy+ &v2mmkr =Eo
. e RT
QaQB h

K* =

(3.2.3)

gdje Q.+ predstavlja raspodjelnu funkciju aktiviranog kompleksa uz izuzetak jedne oscilacije.

Uvjet za ravnotezu moze se pisati i u obliku:



SV2mmkT _ [X*]

+ *
KT"=K p AlIB] (3.24)
gdje je K™ konstanta ravnoteze definirana pomoéu raspodjelne funkcije Qy+
Qp+ —Eo
K*= X o%p (3.2.5)
QalB

Pomodu ovih jednadzbi moZemo izradunati koncentraciju aktiviranog kompleksa X" u

stanju u kojem on disocira na produkte:

« OV2mmkT

[X*] = K*[A][B] = K* 22

[A][B] (3.2.6.)

Brzina ovog procesa odredena je brojem aktiviranog kompleksa u jedinici volumena koji se u
jedinici vremena raspada prilikom prekoracenja maksimuma reakcijske koordinate. Ako je vy
komponenta srednje brzine aktiviranog kompleksa u smjeru koordinate k (v, = \W)i
7 duZina njegova zivot, tada se taj kompleks raspada nakon Sto je preSao put duzine o (6 =

v, T). Pa tako dobijemo izraz za ukupnu brzinu reakcije:

alal _ _ d[x*] _ [x*] _ [XT]we

’ kT
dt at T 5 = K'[AlBIC (3.2.7)

te za konstantu brzine reakcije prema tome vrijedi izraz:

k=<K (3.2.8)



4 RED REAKCIJE

Eksponenti a, b itd. u jednadzbi (2.8.) predstavljaju red reakcije, s obzirom na odredenu

tvar pa je tako reakcija a.tog reda po tvari A odnosno b.tog reda po tvari B itd. Ukupan red

reakcije dobije se zbrajanjem tih eksponenata, a + b + ... = n, pa se dobije reakcija n-tog reda.

Red reakcije ne mora biti cijeli broj, on moze biti prikazan i kao razlomak, kao $to je to npr. u

slucaju dvije spore reakcije koje se ne mogu razdvojiti, a imaju priblizno iste konstante brzine

reakcije. Red reakcije se odreduje zakonom brzine reakcije koji je karakteristiCan za

promatranu reakciju.®

4.1 Reakcije nultog (0.) reda

Reakciju nultog reda mozemo prikazati:
A—B

Za brzinu reakcije moZze se napisati:

__dia _ n
v=—"C = kg[A]

Kada je red reakcije nula tada je n = 0, pa slijedi:

d[A] _

a0
Integriranjem jednadzbe (4.1.2.) u granicamt =0 it =t dobije se:

[0 dla) = (4]~ [Alo = — f} kodt = —kot

il
[A] = [A]o — kot

gdje su [A]o i [A] koncentracije u vremenu t =0 i t =t (Slika 3.).6®

(4.1.1)

(4.1.2.)

(4.1.3)

(4.1.4)



Brzina reakcije

(Al - [Alo

Nagib = — 4

8) Al b) ‘

Slika 3. Graficki prikaz reakcije nultog reda: a) prikaz brzine reakcije u ovisnosti 0
koncentraciji, b) ([A] - [A]o) u ovisnosti o vremenu t, prikazuje da je to ravna linija s nagibom

—ko gdije je ko konstanta brzine reakcije nultog reda.”

Vrijeme poluzivota ty, kada je [A] = [A]o iznosi:

[A]
ty, = ;;’(4.1.5.)

4.2 Reakcije prvog (1.) reda

Reakciju prvog reda mozemo prikazati isto kao i reakciju nultog reda:
A—B
kod reakcija prvog reda n = 1 pa slijedi:

dlA] _
——== k,[A] 4.2.1)

gdje ki oznacava konstantu brzine kemijske reakcije prvog reda (Slika

4.).Sredivanjemjednadzbe (4.2.1.) dobije se:

a4l _ _
=t (4.2.2)

10



Integriranjem jednadZzbe u granicama [A]o do [A]Jod t=0i t=t slijedi:

Wl _ g 1l _ _
In 7N kqt, ili 2,303 log i kit (4.2.3)

ili
[A] = [A], - eFat (4.2.4)

Iz jednadzbe (4.2.3.) se dobije da konstanta brzine reakcije prvog reda k; ima mjernu jedinicu
-1 (6)
s™.

in[Alo

[A] In [A]

al b}

Slika 4. Graficki prikaz reakcije prvog reda: a) ovisnost koncentracije reaktanta, [A], o
vremenu t, koja je prikazana jednadzbom (4.2.4.), b) ovisnost In[A] od t, prema jednadzbi
(4.2.3.): In[A] = kit + In[A]p.®

Ako se prilikom odredivanja brzine neke nepoznate reakcije dobijuovisnosti prikazane
na slici 4, tada je reakcija prvog reda. Racunski se moze utvrditi je li neka reakcija prvog reda

raCunanjem vrijednosti K; iz sljedeée jednadzbe:

— 1,4
k, = tln[A]O (4.2.5)

Za prakti¢no racunanje, moze se preurediti jednadzba (4.2.5.). Pa tako pocetnu koncentraciju
reaktanta oznac¢imo sa a, a koncentraciju reaktanata koji je izreagirao u vremenu t sa x, tada ¢e
izraz (a — Xx) predstavljati koncentraciju neizreagiranog (preostalog)reaktanta u
vremenut.Uvodenjem ovih vrijednosti u jednadzbu (4.2.5.) i pretvaranjem prirodnog

logaritma u dekadski dobije se izraz:
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k=22 1092 (4.2.6.)

t a—Xx

Vrijeme poluZivota, ti, reakcije prvog reda odgovara vrijednosti x = a/2, pa se iz
jednadzbe (4.2.6.) dobije izraz:

0,693
kq

ti2 = (4.2.7)

Iz jednadzbe se vidi da vrijeme poluzivota reakcije ty, ne ovisi 0 koncentraciji reaktanta na

pocetku reakcije.

Kemijske reakcije koje slijede kinetiku prvog reda iznimno su rijetke. Primjer takve
reakcije je reakcija raspada duSikova(V) oksida u plinskoj fazi, koja se odvija prema

jednadzbi
N,O5 — N,O,4 + 1/20.,.

Mjerenjem ukupnog tlaka reakcijskog sustava pri konstantnom volumenu moze se pratiti tok

reakcije. Konstanta brzine reakcije iznosi k = 6,2 - 10” s™ pri 45 °C. Ova reakcija slijedi

kinetikuprvog reda u nekom inertnom otapalu, kao npr. u ugljikovom-tetrakloridu.®®

4.3 Reakcije drugog (2.) reda

Postoje dvije vrste rakcija drugog reda. Prva vrsta se moze prikazati jedndzbom
2A —> B

Brzina promjene koncentracije reaktanta Aopisana je relacijom:

v=—2=k,[4) 4.3.1)

konstanta brzine reakcije drugog reda oznacena je sa k,, a mjerna jedinica joj je mol™ m3s™.

Preuredenjem i integriranjem jednadzbe (4.3.1.) dobije se:

1[4l dala] _ ot
_Ef[A]oW = fo k,dt (4.3.2)
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1 1
Tl = m + 2k,t (4.3.3)

Ovisnost (1/[A]) o vremenu t grafi¢ki se moze prikazati (Slika 5.):

Nagib = 2k,

1

Alg

—
e

Slika 5. Ovisnost reciproéne vrijednosti koncentracije reaktanata (1/[A]) o vremenu t.)

Provjera je li reakcija drugog reda, moze se izvesti i raCunanjem konstante k, za uzastopna

vremena t.

Vrijeme poluZzivota ty, za ovakvu rekaciju drugog reda dano je izrazom:

1 1
[A]O/Z - E —_ 2k2t1/2 (434)

iz Cega slijedi:

1
2k, [Alo

tij2 = (4.3.5)

Iz jednadzbe (4.3.5.) se vidi da je vrijeme poluzivota rekacije drugog reda funkcija pocetne

koncentracije reaktanata.®
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Druga vrsta reakcija drugog reda prikazuje se jednadzbom:
A + B — produkti
Reakcije drugog reda ove vrste su uobicajnije i brzina ovih reakcija prikazuje se izrazom

_ _dlA] _ _dB] _
v=-_ B aB] (4.3.6)

Ako uzmemo da je:
[Al=[Alo—x, a [B] =[BJo—x

gdje su [A]o i [B]o koncentracije reaktanata A i B za vrijeme t = 0, a X broj molova reaktanata

A 1 B utroSenih u reakciji u vremenu t. Uvodenjem ovih izraza u jednadzbu (4.3.6.) moze se

pisati:
— il = D = = ko ANIB] = kyp([4]o — ) ([Bly — ) (4.3.7.)

Sredivanjem jednadzbe (4.3.7.) dobije se jednadzba:

dx
([Alo—x)([B]o—x

5= kydt(43.8)

JednadZba (4.3.8.) moze biti integrirana metodom parcijalnih razlomaka, koriStenjem te

metode lijevu stranu jednadZbe moZemo napisati na sljedeci nacin:

L LR ]dx=k2dt (4.3.9)

[Blo—[Alo [[A]o—x [B]o—x

Integriranjem jednadZzbe (4.3.9.) u neodredenim granicama dobije se izraz:

1
[Blo—[Alo

[—In([A]y, — x) + In([B]y — x)] = k,t + C(4.3.10.)

Za konstantu C kada je x = 0 i t = 0 dobije se vrijednost:

C = m(— In[4], + In[B],)(4.3.11)

Uvodenjem vrijednosti za konstantu C u jednadzbu (4.3.10.) dobije se (Slika 6.): ©

*—in ([ [Aly )—n (ﬂ)] = k,t(4.3.12.)

[Blo—[Alo Alp—x [Blo—x
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L ([Blo—x)[Alo _
[Blo—l[4lo n ([4lo-0)[Blo k,t (4.3.13.)
odnosno:

ol [B][AT’ = k,t(4.3.14.)

[Blo—[Alo  [Al[B]o

(8114,
(41081,

Nagib = ([B], — [4],)k,

Slika 6. Graficki prikaz ovisnosti In [5llA]

4.4 Reakcije treceg (3.) reda

Reakecije tre¢eg reda mogu se napisati sljede¢im shematskim jednadzbama:

(1) A + B + C — produkti
(2) 2A + B — produkti
(3) 3A — produkti

Za opcu kineti¢ku jednadzbu treceg reda pise se

dala] _d[B] _ _d[C] _
— 0 =~ = —a = kslAllBI[C]

0 -
(Al 0 vremenu t za reakciju drugog reda.

(10)

(4.4.1)
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Uvodenjem pocetnih koncentracija [A]o, [B]o i [C]oza reaktante i oznake x koja oznacava broj
molova reaktanata A, B i C izreagiranih u vremenut, dobiju se za pojedine tipove reakcija

diferencijalne jednadzbe:

(1) 2 = ks([Al — ) ([Blo — 2)([Clo — %) (44.2)
(2) 2 = ks([Aly — )*([Blo — %) (44.3)
(3) = = ks([A]o — x)? (4.4.4)

Integriranjem navedenih jednadzbi u odredenim granicama dobije se

1 41 1 [Blo-x | 1 [clo
() kt = Grer M= T arier ™ e T ey M ic-»

(4.4.5)

([A]" = [Clo = [Blo,  [BI' =1[Clo —[Alo,  [CI" = [Blo—[Alo)

1 [ 2x + 1 [B]o([Alo—x)
[Blo—[Alo LlAlo([Alo—2x) = (2[Blo—[A4lo)  [Alo([Blo—x)

(2) kt = - (4.4.6.)

1 1 1
@)k =7 [([A]o—x)z B [A]oz](4'4'7')

Mjerna jedinica za konstantu brzine reakcije treéeg reda je s mol™ I, Za jednake iznose

pocetnih koncentracija, vrijeme poluZivotareakcije tre¢eg reda obrnuto je proporcionalno

kvadratu pocetne koncentracije 1 izrazava se:@

t1/2 = §k3 [A]02(448)
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5 UTJECAJ RAZLICITIH CIMBENIKA NA BRZINU KEMIJSKE REAKCIJE

5.1 Utjecaj prirode reaktanata

O utjecaju prirode reaktanata na brzinu kemijske reakcije jo§ se ne mogu dati nekakvi
opceniti zakljucci. Uglavnom su reakcije izmedu iona (kod kojih ne dolazi do sloZenih
reakcija, nego se odvija jednostavan prijenos protona/elektrona) ili jednostavne kompleksne
reakcije, vrlo brze reakcije. Primjer takvih reakcija je redoks-reakcija s jednostavnim

prijenosom elektrona:

2Ce™ + sn?* — 2¢e® + sn**

Talozne, heterogene i sloZenije reakcije su uglavnom polagane.(l)

5.2 Utjecaj koncentracije reaktanata

Ranije u tekstu navederno je kako brzina kemijske reakcije ovisi 0 broju uspjesnih sudara
izmedu molekula (atoma ili iona). To bi znacilo kako brzina kemijske reakcije ovisi o broju
molekula u volumenu odnosno da ovisi o koncentraciji reaktanata.Zamislimo da u odredenom
volumenu imamo jednak broj molekula dva reaktanta, po jednu molekulu svakog. Sudar tih
dviju molekula koje dovode do kemijske reakcije mozemo slikovito prikazati (Slika 7.).
Povecanjem boja molekula jednog od reaktanata na dvije molekule, dvostruko se povecava i
broj sudara, $to znaci da ¢e i brzina reakcije dvostruko porasti. Ako povecamo broj molekula i
drugog reaktanta na dvije molekule, tako da imamo ukupno ¢etiri molekule koje reagiraju,
vidimo da se i broj sudara povec¢ava odnosno u ovom se slucajuucetverostru¢io $to bi znacilo
da se i brzina kemijske reakcije ucetverostrucila. Kao zaklju¢ak mozemo re¢i da brzina

reakcije proporcionalno raste sa pove¢anjem koncentracije reaktanata.
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Slika 7. Moguénosti medusobnog sudara razli¢itog broja molekula.®®

Norveski znanstvenici C. M. Gulderber i P. Waage prvi su uocili taj odnos izmedu brzine
reakcije i koncentracije reaktanata i formulirali su ga u zakonu o djelovanju masa koji kaze da
je brzina kemijske reakcije proporcionalna aktivnim masama reagirajuch tvari. Aktivna masa

je koncentracija onih reaktanata koji odredju brzinu reakcije.(l)

5.3 Utjecaj temperature

Kineticka teorija plinova definiratemperaturu kao mjerusrednje kineticke energije
molekula, a time i njihove srednje brzine. Pa tako sa porastom temperature raste i brzina
molekula, a sa porastom brzine molekula raste i broj sudara. Eksperimentalno je dokazano da
povecanjem temperature za 10°C konstanta brzine reakcije moze porasti dvostruko, pa ¢ak 1
trostruko. Ovako veliko povecanje brzine reakcije nije uzrokovano samo porastom brzine
gibanja Cestica, odnosno sudara, sa povecanjem temperature ve¢ 1 povecanjem energije
aktivacije pojedine molekule. Prilikom porasta tempreature odnosno dovodenja energije u
obliku topline, sve ve¢i broj molekula posjeduje minimalnu energiju akrtivacije koja im

omogucava da reagiraju prilikom sudara.

Utjecaj temperature na brzinu kemijske reakcije moze se odrediti iz vrijednosti konstanti
brzine reakcije odredenih na razli¢itim temperaturama. Relacijakoja povezuje temperaturu 1
brzinu reakcije izvedena je iz dijagrama koji pokazuje ovisnost logaritma konstante brzine
reakcije o recipro¢noj vrijednosti temperature (Slika 8). Ovisnost je linearna i tu ovisnost
slijede brojne vrste reakcija bez obzira na red reakcije. Matematicki izraz za opisanu relaciju

glasi:
logk =a—b/T (5.3.1.)

gdje su a i b konstante karakteristicneza odredenu reakciju.
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logk

-2,22}

_2‘70 b

0,0035 0,0037
1/TK™

Slika 8. Ovisnost logaritma konstante brzine reakcije o recipro¢noj vrijednosti temperature.*?)

1889. godine S. Arrhenius je dao prvo fizikalno objasnjenje ove empirijske jednadzbe,

tako $to je u njezinom diferenciranju prema temperaturi:

dink _ 2,303b _ Eq
dT T2 RT2\

5.3.2.)

uocio analogiju sa van't Hoffovom izohorom:

dink _ AH

dT  RT? (5.3.3)

Arrhenius je iz ovih relacija zakljucio kako kontanta b odgovara mjeri za toplinsku energiju
E. koju molekule moraju primiti kako bi postale reaktivne. Vrijednost E; moze se odrediti iz
nagiba pravca (Slika 8), ili pomoc¢u konstante brzine reakcije koja je odredena pri najmanje

dvije temperature. U tom se sludajukoristi izraz:®

kp _ _Ea (1 1
log ky  2,303R (T1 Tz)(5'3'4')
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5.4 Utjecaj povrSine

Kroz tekst je puno puta navedeno da do reakcije dolazi samo prilikom uspjesnog sudara,
odnosno cestice moraju do¢i u dodir jedna sa drugom. Poveca li se dodirna povrsSina,takoder
se povecava mogucénost reagiranja dviju Cestica, a time raste i brzina kemijske reakcije. Ako
su npr. reaktanti pomijeSani u ¢vrstom stanju oni ¢e mnogo sporije ragirati u odnosu na one
reaktante koji su otopljeni u pogodnom otapalu. Otapanjem reaktanata maksimalno se
povecava njihova dodirna povrsina, ali i molekule otapala svojim sudarim aktiviraju molekule

reaktanata.

Primjer utjecaja dodirne povr$ine mozemo pokazati na reakciji HgCl, s KI. Ako se
pomijeSaju kristali¢i HgCl, 1 KI ne¢e do¢i do reakcije, ali ako smjesu kristalica smrvimo 1i
pomijeSamo u tarioniku, dolazi do nastanka Hgl, koji se uocava pojavom crvene boje.

Mijesanjem otopina HgCl, i KI, dolazi do trenutnog nastanka taloga Hgl,.®

5.5 Utjecaj katalizatora

Katalizatori su tvari koje ubrzavaju kemijsku reakciju, a sama pojava ubrzavanja kemijske

reakcije naziva se katalizom.
Glavne karakteristike katalizatora 1 kataliti¢kih reakcija su sljedece:

(a) katalizator koji ubrzava jednu reakciju ne mora nuzno katalizirati i neku drugu

(b) katalizatori mogu ubrzavati samo one reakcije koje su moguée, odnosno teku same od
sebe, ali su spore

(c) katalizator iz kemijske reakcije izlazi nepromijenjen

(d) male kolicine katalizatora mogu katalizirati neku kemijsku reakciju beskonac¢no dugo
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(e) katalizator ubrzava reakciju na nacin da reagira sa jednim od reaktanata pri ¢emu
nastaje medurprodukt koji je nestabilan i lakSe reagira sa drugim reaktantom, pri ¢emu
nastaju produkti, a katalizator se oslobada i ponovno reagira sa reaktantima
shematski prikazano
reaktanti + katalizator — meduprodukti
meduprodukti — produkti + katalizator
Katalizator stvaranjem meduprodukata omogucuje drugaciji put kemijske reakcije koji

zahtijeva manju energiju aktivacije(Slika 9), sto ubrzava kemijsku reakciju.

qQ 140
kJ
120 <«— Ea
10 Ea katalizirana
80
60
40
20 |
produkti I AH 0
r
|
reaktanti
20 “zatetek reakcije potek reakcije konec reakcije

Slika 9. Utjecaj katalizatora na energiju aktivacije.™

(f) reakcija moze sama sebe ubrzati, odnosno katalizirati pri ¢emu prvi nastali produkti
djeluju kako katalizatori i u tom sluc¢aju govorimo o autokatalizi
(9) katalizator ne utjeCe na ravnotezu kemijske reakcije, jer jednako ubrzava i polaznu i

povratnu reakciju®
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6 PRIMJENA I PRIMJERI

Kemija je dio nasSeg svakodnevnog Zivota. Iako ne razmi$ljamo uvijek na takav nacin ona
je na svakom koraku, bilo $to da radimo (jedemo, spavamo, kre¢emo se...), konstanto se
odvijaju nekakvi kemijski procesi. Jedna od vaznijih obiljezja kemijske reakcije je i njezina
brzina, na koju mozemo utjecati na razliite nacine i to mozemo prikazati kroz nasu

svakodnevicu.

Primjer 1. Utjecaj temperature na brzinu reakcije u svakodnevnom Zvotu

Mozemo pokazati primjer kako promjenom temperature utje¢emo na brzinu reakcije u
svakodnevnom zivotu. Tako npr. ako zelimo prije ispe¢i komad mesa to ¢emo uciniti tako $to
¢emo povecati temperaturu na kojoj se meso pece. Zatim, prilikom pravljenja kruha, tijesto za
kruh se brze uzdigne na toplom nego na hladnom mjestu. I jo§ za primjer moZemo navesti da
niZa tjelesna temperatura usporava metabolizam. Neke toplokrvne Zivotinje mogu regulirati
tjelesnu temperaturu kako bi se njihovi biokemijski procesi odvijali to¢no odredenom

brzinom.*4

Primjer 2. Utjecaj koncentracije enzima na brzinu kemijske reakcije

Reagensi: otopina ureaze (3 mg/mL), 25 mM Tris-HCI pufera pH 7, 0,3 M urea u Tris-HCI
puferu pH 7, 50 mM HCI, 2% otopina HgCl,, metilno crvenilo

Pribor: epruvete, mikropipeta, bireta, Erlenmeyerovetikvice 25 mL

Postupak: u epruvetama pripremiti reakcijske smjese za slijepu (S) i glavne (P1, P2, P3, P4 i

Ps) probe s razli¢itim koncentracijama enzima, prema dolje prikazanoj tablici:
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P [ P2 [ Ps [ Pu | Ps

S

Koncetracija enzima (mg/mL) 0 1 2 3 4 5
Tris pufer pH 7,2 (mL) 5
1

Destilirana H,O

Otopina ureaze (3 mg/mL) (mL) - 1 1 1 1 1
Urea 0,3 M (mL) 5 5 5 5 5 5
Promuckati
Inkubacija na 37°C, 20 min
Otopina HgCl, 3 kapi u svaki uzorak

Po zavrSetku inkubacije, otopine preliti u Erlenmeyerove tikvice te reakciju prekinuti
dodatkom 3 kapi 2% otopine HgCl,, zatim u tikvice dodati 5 kapi indikatora, te titracijom s 50

mM HCI odrediti koli¢inu nastalog amonijaka.
Koliginu nastalog amonijaka smo izracunali prema jednadzbi:*®

n (NH,") / pmol = (V, — V) X ¢(HCI)

Rezultati:

Koncentracija(c) Volumen (V) Koli¢ina (n) nastalog
enzima (mg/mL) utroSene HCI (mL) NH;" (umol)

0 S 0,8 -

1 P 3,9 155

2 P, 15,6 740

3 P3 22,8 1100

4 P4 25,1 1215

5 Ps 27,8 1350
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Graficki prikaz rezultata:
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Slika 10. Ovisnost koli¢ine nastalog produkta o koncentraciji enzima ureaze.

Zakljucak: Enzimi su vrlo ucinkoviti bioloski katalizatori. Male koli¢ine enzima mogu
transformirati velike koli¢ine supstrata u jedinici vremena. Povecanjem koncentracije enzima
povecava se i brzina kemijske reakcije Sto mozemo vidjeti iz koli¢ine nastalog produkta u

jednakom vremenu za razli¢ite koncentracije enzima.
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7 ZAKLJUCAK

Sa kemijskim reakcijama susreCemo se svakodnevno i one se odvijaju razliCitim
brzinama. Prije svega da bi doslo do bilo kakve reakcije, Cestice koje reagiraju moraju do¢i u
doticaj jedna sa drugom, odnosno moraju se sudariti na nacin da jedna drugoj prenesu
dovoljnu koli¢inu energije kako bi mogle reagirati. Neke kemijske reakcije se odvijaju u
dijelu sekunde, neke polagano pa ih mozemo pratiti, a neke opet predugo. Svim tim
reakcijama mozemo odrediti brzinu, a da bi to mogli najprije moramopoznavati osnovne
pojmove vezane uz kinetiku reakcije, kao Sto su doseg reakcije i njegova promjena,

molekularnost reakcije, red reakcije i dr.

Prilikom racunanja brzine reakcije, svaka reakcija slijedi kinetiku nekog reda, a ona moze
biti nultog, prvog, drugog itd., pa ¢e o tome ovisiti i brzina kemijske reakcije kao i sam nacin
raCunanja. Red reakcijes obzirom na pojedinu kemijsku vrstu jednak je potencijina koju je
podignuta koncentracija odredene kemijske vrste u zakonu odnosno jednadzbi brzine reakcije.
Ukupni red reakcije je suma svih eksponenata a + b + ... na koje su podignute koncentracije
(ili parcijalni tlakovi) odredene kemijske vrste u zakonu brzine reakcije. Taj zakon je
eksperimentalno odredena brzina reakcije kao funkcija koncentracije ili parcijalnog tlaka, jer

pracenjem jedne od ovih komponenata moZemo odrediti brzinu reakcije.

Brzina reakcije je zapravo promjenjivo svojstvo reakcije jer na nju mozemo utjecati,
odnosno moZemo ju usporiti ili ubrzati. Utjecajem razli¢itih ¢imbenika kao S$to su:
temperatura, katalizatori, inhibitori, koncentracija, dodirna povrsina i sli¢no, mijenja sebrzina

kemijske reakcije.

Zasto je vazno moci kontrolirati brzinu kemijske reakcije? Brzinu kontroliramo kako bi
i8lo nama u korist. Za primjer moZemo uzeti razgadnju drveta koje se na Cistom zraku razlaze
¢ak 300 godina, a mi mozemo ubrzati tu reakciju povecanjem temperature, odnosno gorenjem
drveta. Uz to $to smo ubrzali reakciju, kao nusprodukt dobili smo i energiju koja
semanifestirala u obliku topline. Isto tako zeljezo na zraku brzo korodira, pa ga bojimo kako
bi usporili taj proces. Iz navedenog se moze zakljuéiti da jevaznost kontrole brzine reakcije u

tome kako bi sebi mogli olaksali Zivot i odnosno neke svakodnevne situacije.™
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