Kemijska kinetika

5. domaca naloga pri predmetu Modelska analiza I

Domen Vaupotic

1 Kemijska kinetika

Kemijska kinetika je podroc¢je kemije, ki preucuje hitrosti reakcij in njihov mehanizem. Pri preucevanju
hitrosti nas zanima njena odvisnost od koncentracije reaktantov, tlaka, temperature in prisotnosti kata-
lizatorjev.

Hitrost kemijske reakcije
aA+bB—cC+dD

definiramo kot
1d[A]  1dB] 1£ B ld[D}

adt bdt cdt d dt
1.1 Hitrostni zakon

Hitrostni zakon je eksperimentalno dolocena zveza, ki povezuje hitrost reakcije s koncentracijami reak-
tantov in drugi fizikalnimi pogoji. Pogosto je oblike

v =Kk[A]"[B]™,

v splosnem pa je lahko odvisnost tudi bolj zapletena. Hitrostni zakon lahko teoreti¢no dolo¢imo le za
reakcije, pri katerih poznamo mehanizem njihovega poteka. Mehanizem predstavlja zaporedje elemen-
tarnih reakcij, ki odrazajo dejanski potek reakcije na atomskem/molekularnem nivoju. Glede na Stevilo
udelezenih reaktantov jih delimo na unimolekularne in bimolekularne reakcije. Elementarne reakcije
imajo enostaven hitrostni zakon

unimolekularna A—B % = —k[A]

bimolekularna A +B — C 44 — _k[A][B]

1.2 Priblizek stacionarnega stanja

Kadar je reakcija vec¢stopenjska, dobljenega sistema diferencialnih ena¢b obi¢ajno ne moremo ve¢ ana-
litiéno resiti. Za poenostavitev pa lahko sistem obravnavamo v priblizku stacionarnega stanja (kvaz-
istacionarno stanje), pri katerem predpostavimo, da so koncentracije intermediatov majhne in skoraj
konstantne.
A+B—I1—C+D
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dt



1.3 Lindemann-Hinshelwoodov mehanizem

Lindemann-Hinshelwoodov mehanizem pojasnjuje kinetiko unimolekularnih reakcij, pri kateri pa ekspli-
citno upostevamo trke z molekulami kot posamezno elementarno reakcijo. Pri trku dveh reaktantov A
nastane visokoenergijski intermediat A*, ki lahko samostojno razpade na produkta B in C ali pa s trkom
z drugim A preda energijo nazaj.
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Slika 1: Lindemann-Hinshelwoodov mehanizem
ZapiSsemo hitrostne zakone:
= —plA]% + 2q[A][AY]
[A"] = pIAT® — q[AJA*] —r[A"]
T

Sistem lahko poenostavimo z uvedbo p = q/p in v = r/p ter reskaliranjem ¢asa T = tp. V priblizku staci-
onarnega stanja ([A*] = 0) eksplicitno izrazimo koncentracijo A* in jo vstavimo v izraze za ostale hitrosti:
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Na slikah 2—4 opazimo, da razmerje r/q vpliva na celokupni ¢as reakcije, ne spremeni pa konénega stanja,
ki zmeraj tezi proti popolnemu nastanku produktov. Na sliki 5 vidimo, da priblizek stacionarnega stanja
vpliva le na zacetni potek reakcije, tako da imajo koncentracije drugacno funkcijsko obliko, medtem ko
ne vpliva na rezultate pri kasnejsih casih.
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Slika 5: Vpliv priblizka stacionarnega stanja na zacetek reakcija, r/q = 10



1.4 Verizni mehanizem s prostimi radikali

Sintezno reakcijo Hy + Bro == 2 HBr opisuje verizna reakcija, pri kateri je klju¢en nastanek mocno
reaktivnih radikalov Br in H. Sestavlja jo 5 elementarnih reakcij, od katerih ena predstavlja iniciacijo
(disociacija Bra s termolizo ali fotolize), dve propagacijo (vzdrzevanje radikalov in nastanek HBr) ter

dve ustavljanje oziroma inhibicijo.
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Slika 6: Verizni mehanizem sinteze HBr.

Kinetika elementarnih reakcij:

—p[Bry] — t[H][Bry] + q[Br]?
= 2p[Bry] — r[Br][Ha] + t[H][Brs] + s[HB][H] — q[Br]?
[H] = r[Br][Ha] — s[HB¥][H] — t[H][Bry]

[Ha] = —v[Br][Hy] 4 s[HB][H]

Upostevamo priblizek stacionarnega stanja
Br]~0 [Hl ~0
Sestejemo enacbi 2 in 3 in izrazimo
Br] = , 23 [Bry]
P
Dobljeno vstavimo v 3 in pridelamo Se:

T,/ 2[H5]/[BTal
1y TV relVB

"~ s[HBr] + t[Brs]

Obe eksplicitno izrazeni koncentraciji [Br] in [H] sedaj vstavimo v izraz 1:
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Primerjamo z eksperimentalno doloc¢enim hitrostnim zakonom in izlus¢imo konstante:

- k[Hgl[Bry)2 t t
[Bry] = [ 2][[31;2}]2 . k_ot 2ﬂ, mel
™+ (g SV P s

Na grafih 10-12 so prikazani ¢asovni poteki za reaktante in produkt pri razli¢nih zacetnih razmerjih
reaktantov ter k = 5, m = 2,5. Za primerljivost rezultatov sem zacetne koncentracije izbral tako, da se
sestejejo v 1. Pricakovano opazimo, da dosezemo najve¢jo mozno konéno koncentracijo HBr takrat, ko
so reaktanti v ustreznem stehiometri¢nem razmerju (1:1).
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Dodatek HBr v zacetno mesanico povec¢a koné¢ni izplen le v primeru, ko je razmerje reaktantov blizu
stehiometri¢nega razmerja, v nasprotnem primeru pa ostanejo koncentracije nespremenjene.
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1.5 Kemijska ura

Kemijske ure imenujemo reakcije, pri katerih pride do nenadne spremembe koncentracije udelezenih
kemijskih zvrsti po ¢asovnem zamiku od zacetka reakcije. Poznana je jodova ura, ki jo sestavljata
reakciji:

$50g%" +217 — I, +2S0,%
285052 4+ Ty — 2T + 5,062
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1S203™ + 32032_ LN + 54062_
S406°~

Slika 13: Kemijska ura s persulfatom.
Mehanizem vsake izmed glavnih reakcij je dvostopenjski:
82082_ +1Im — 52083_ 52032_ 4+ Iy — 1S503~ + 17
$208% + 17— I + SO4* 1S5037 + $203%7 — I + S404°~

Zapisemo lahko kinetiko vseh elementarnih reakcij:

[S,0527] = —p[S,052 7117 [S,052 7] = —1[S,052 1[Iy] — s[1S5051[S;05>"]
[17] = —p[S305 1[17] — q1S,0% (1] [Iy] = —7[S045% [T
0~ [1S205%7] = p[S20s27][17] — qlIS205371[I7] 0~ (185057 = 1[S505 [Ia] — s[1S,05 7 1[S205% "]
o] = q1S508> (1] 1] = 1[S203527][Io] + s[IS20571[S205%7]
504271 = 2q[1S,05* 117} [S406% 7] = s[15505 7 1[5,05> "]

7 upostevanjem priblizka stacionarnega stanja izpeljemo hitrostne zakone

1] = —2p[S505271[17] + 2q[18,05 ][]
[To] = p[S205” I ] — 18505 ][]
[155057] = —2q[1S,05 (1]
(5,057 = q[18,05 (L]
Na grafih 14 in 15 je prikazan ¢asovni potek reakcije pri dveh razliénih zacetnih koncentracijah [S205% .
Opazimo, da s povecevanjem zacetne koncentracije persulfata narasca cas do skoka koncentracije joda,

kar je skladno z mehanisti¢no razlago, saj persulfat predstavlja inhibicijo nastanka I». Sele ko se celotni
persulfat do povsem oksidira, lahko pride do kopicenja Is.
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Na sliki 14 je prikazan ¢as skoka koncentracije Is (pri [Ip] = %[Ig]max).

10.01

7.51

Lkoka [I5]

5.0

cas s

0.01

100 102 10*
zacetna koncentracija So03~

Slika 16: Cas skoka koncentracije I v odvisnosti od zacetne koncentracije So052 .
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