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Jen malo reakci probihd v jediném reak¢nim kroku. VéEtSina se skladd z nékolika, Casto i z
celé fady elementarnich krokt a probihd podle komplexniho reakéniho mechanismu. Proto Casto fad
reakce nesouhlasi s celkovou stechiometrickou rovnici a kinetika reakce - zavislost reakéni rychlosti
na ¢ase a na koncentracich reakcénich slozek byva slozita. I u pomérné jednoduché kinetiky mtze
byt mechanismus slozity.

4.1 KINETICKY ROZBOR - RESENI KOMPLEXNiHO MECHANISMU

Uplné kinetické feSeni fetézové reakce by znamenalo napsat pro vSechny vychozi latky, nestabilni
meziprodukty a produkty kinetické diferencialni rovnice a fesit je, coz je ¢asto neproveditelné. Pro-
to se pii feSeni pouZzivéa aproximaci. Postup pii kinetickém rozboru:

1. Podrobna chemicka analyza, kterda ma zjistit latky na reakci zucastnéné a urcit stechiometrii re-
akce

2. Nalezeni se vhodné analytické metody, které dovoluji presné¢ a rychle sledovat kinetiku reakce.

3. Proméfeni kinetiky reakce, tj. pfi riznych teplotach a riznych vychozich podminkach se proméii

kinetické kiivky, zjisti se reakéni fady vzhledem k jednotlivym slozkdm, aktivacni energie a se-
stavi se kineticka rovnice.

4. Navrzeni schématu reak¢niho mechanismu. Vyuziva se
e pravidla o nejuspornéjsim preskupeni vazeb a castic - elementarni reakce probihaji vétsinou
s minimalnim prostorovym pifeskupenim atomii v molekule; v jednom reak¢nim kroku byva
rusena nebo vytvarena pouze jedna vazba,
e pravidla nejslabsiho c¢lanku - molekula se $tépi nejcastéji v nejslabsi vazbé (s vyhodou se
pouzivaji tabulky vazebnych energii)

5. Pocetni zpracovani navrzené¢ho schématu a porovnani kinetické rovnice ziskané vypoctem s rov-
nici ziskanou experimentalné (v pfipadé neshody je tfeba hledat chybu v navrzeném mecha-
nismu)

6. Vypocet rychlostnich konstant a aktivacnich energii vSech elementarnich kroki. Zpravidla je
k tomu tfeba dalSich experimentalnich dat: termodynamickych (rovnovazné konstanty, reakcni
tepla), 1 kinetickych (rychlostni konstanty a aktivacni energie ziskané¢ zvlastnim studiem dil¢ich
reakci oddé€len¢)

Spravny mechanismus musi byt slucitelny s kinetikou reakce do vSech diisledkti:
» musi vysvétlit experimentalni fad reakce nebo tvar koncentraéni zavislosti reakéni rychlosti
» musi vést k rozumnym hodnotam aktivacnich energii

Jen u malého poctu komplexnich mechanismu bylo zatim mozno dovést feseni do konce. Sou-
hlas reakéniho schématu s kinetikou thrnného déje je pouze nutnou, ne vSak dostacujici podminkou
spravnosti navrzeného mechanismu a ¢asto je mozno pro urcitou reakci sestavit nékolik velmi od-
liSnych reak¢nich schémat slucitelnych s kinetikou pochodu. Pak kinetika o mechanismu reakce
mnoho netikéd a je tfeba mechanismus ovéfit experimentdlnim vySetienim jednotlivych reakénich
krokti. Studium reakci atomt a volnych radikald, které se jako dil¢i kroky podileji na vétSiné reakcei
molekul, si vynutilo vyvinuti specidlnich technik.

Vysledky pokusti podniknutych pro ovéteni urcitého reakéniho mechanismu casto ukazuji
smér, ve kterém je tfeba pozménit nebo doplnit ptivodni schéma. V rozhodujicim kroku se vSak pii
navrhovani reakéniho schématu pokus a matematicka analyza prolinaji tak izce s chemickou in-
tuici, Ze nelze dat jednotny pracovni navod, ktery by ve vSech piipadech vedl k cili.
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V mechanismech se velmi Casto vyskytuji nestdlé meziprodukty:

radikaly (A®)

aktivované molekuly (A”)

aktivované komplexy (AB”)
Protoze jde o vysoce reaktivni Castice, jsou jejich koncentrace velmi malé a tudiz experimentalné
obtizn¢ dostupné. Proto se pozaduje, aby se jejich koncentrace ve vyslednych rovnicich nevyskyto-
valy. Redeni popisujici mechanismus musi byt v analytickém tvaru.

4.1.1 ZAKLADNI PRINCIPY

Mechanismus reakce je obvykle nezndmy a snazime se jej urCit na zaklad€ rychlostni rovnice, jez je
vysledkem kinetického experimentu. Pak se snazime navrhnout v§echny mozné mechanismy, na je-
jich podkladé¢ sestavime rychlostni rovnice a z nich vybirame ty, které nejlépe vystihuji experimen-
taln¢ zjisténé chovani. Znalost mechanismu ma proti empirické rovnici vyhodu, ze vychazi z fyzi-
kéalni podstaty d&je a mize dovolit predvidat chovani reakce i1 v oblastech, v nichz nebyly prove-
deny experimenty. Pii feSeni mechanismil se vyuziva

e Principu ¥idiciho déje: Ridici d&j je pochod, ktery ma rozhodujici vliv na rychlost vzniku koneé-
nych produkti
U bo¢nych reakei je fidicim d€jem nejrychlejsi d&j (tj. s nejveétsi rychlostni konstantou) - spotie-
buje vychozi latky diive, nez se konkurencni reakce staci rozb&hnout.
U naslednych reakci je fidicim déjem naopak d¢€j nejpomalejsi (s malou hodnotou k)
Pouziti tohoto principu ma smysl jen v piipadech, kdy se rychlosti reakci lisi fadové. Cim vétsi jsou

24

o Principu ustdleného stavu: Koncentrace nestalych meziproduktli v reakéni smési jsou velmi
nizké a kromé pocatecniho a konecného stadia reakce se prakticky neméni s ¢asem (Bodenstei-
nitv princip) (viz nasledné reakce k; >> k) — viz Ptiklad 4-1.

o Principu piediazené rovnovihy je pouzitelny u naslednych reakci, z nichz alespon jedna je
vratnd — viz Priklad 4-2.

k
A+B k<—>; AB* B3 ,p (4-1)
2

Vychozi latky A a B nejprve vratné reaguji na meziprodukt AB”, ktery dale reaguje na kone¢ny
produkt P. Probiha-li vratna reakce mnohem rychleji nez reakce AB” — P, tj. k1, ky >> ks, je mezi
vychozimi latkami a meziproduktem ustavena rovnovaha. Ta se neustale naruSuje reakci mezipro-
duktu na P, ale diky vét$im rychlostem vratnych reakci se neustale obnovuje.

ki _ Cap* _
K:E:CA'CB = cpe=K-cp 0y (4-2)

O rychlosti d¢je rozhoduje druhy krok:

de,
dr

:k3-cAB¢ =k,-K-c, c, (4-3)

Tento typ reakci Ize tedy popsat kinetickou rovnici druhého fadu s rychlostni konstantou rovnou
soudinu k3 - K.
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Priklad 4-1 Reseni reakénich schemat aproximaci stacionarniho stavu

Pro reakci o celkové stechiometrii A + B =R byl navrzen mechanismus

ki
Ak<:>X
2

X+Bk—3>R

Predpokladany meziprodukt X nelze v pribéhu reakce analyticky zjistit. Odvodte kinetickou rov
nici reakce.

Reseni:
Jednotlivé kroky mechanismu budeme pokladat za elementarni reakce. Rychlostni rovnice pak
maji tvar:

de,
_?zkl.cA_kZ.cX [1]
deg
—d—z_:k?)'CB'CX [2]
deg
+?:k3.cB.CX [3]

Vyjadiime-li celkovou rychlost pomoci libovolné slozky, dostavdme vzdy kinetickou rovnici, ve
které se na pravé strané vyskytuje nemétitelna koncentrace nestalého meziproduktu X. Abychom
tuto koncentraci vyloucili, pouzijeme piedpokladu stacionarni koncentrace (Bodensteinv prin-
cip): o meziproduktu X pfedpokladame, ze jeho koncentrace je béhem celé reakce velmi nizkd a
konstantni. Pro ¢asovou zménu koncentrace meziproduktu X pak plati

dex

dr

Rovnice [4] dovoluje vyjadfit koncentraci nestdlého meziproduktu X jako funkci méfitelnych veli-
¢in:

=kj-cp—ky-cx —kycgrex =0 [4]

ki-ca
Oy =7——F—>—
A
Dosadime-li za cx do kterékoliv z rychlostnich rovnic [1] az [3], dostaneme pro celkovou rych-
lost reakce:

=0 [5]

de, _ _ch _ +ch _ ki -ky-cpcq
dr dr dr k2+k3-cB

Mrwe

[6]

= —

druhé reakce je podstatné vyssi nez rychlostni konstanty ostatnich reakci:

ks>>ki, ks [7]
V tomto piipadé¢ mizeme ptredpokladat, Ze s vyjimkou zévére¢ného stadia reakce, kdy cg — 0,
plati a kinetickou rovnici [6] Ize zjednodusit na

r=ki-ca [8]
- reakce probiha kinetikou prvého fadu
e Druhou pfic¢inou velmi nizké koncentrace X miize byt posun rovnovahy prvé reakce smérem

doleva. Je-li zp&tna reakce podstatné rychlejsi nezZ ostatni reakce, plati

k3-cg <<k [9]
a kineticka rovnice (6) se zjednodusi na vztah
_ ok
r= 0 "CpCp [10]

- reakce probihd kinetikou druhého fadu
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Pfiklad 4-2 Reseni reakénich schemat rovnovaznou aproximaci

Pro mechanismus reakce o celkové stechiometrii A =2 D bylo navrZzeno schema:

ki
A——2B
k2
B ,p
Predpokléddejte, Ze nejpomalejsim krokem celého procesu je druha reakce. Najdéte tvar rychlost-

ni rovnice, ktery odpovida navrzenému mechanismu.

Reseni:

Je-li druhé reakce podstatn¢ pomalejsi, nez prvni rovnovazny reakéni krok, mizeme predpokla-
dat, ze vratna reakce bude v priibéhu celého procesu neustale prakticky v rovnovéze. Vztah mezi
koncentracemi latek A a B mlizeme vyjadfit pomoci rovnovazné konstanty:

ko 2
Kegh-gh m
2 A

Rychlost celého déje je rovna rychlosti fidiciho kroku, tj rychlosti vzniku latky D, ktera je dana
vztahem:
de
r= d—? =ky-cp [2]

Koncentrace meziproduktu B mtize byt vyjadiena z rovnovazné relace [1] jako funkce koncent-
race A:
1/2
cg =(K;-cp) [3]
Dosazenim do kinetické rovnice [2] ziskdme rychlostni rovnici, ve které vystupuje pouze poca-

te¢ni koncentraci latky A, rovnovazna termodynamicka konstanta prvni reakce a rychlostni kon-
stanta fidiciho kroku:

r=ky K cl? [4]
Reakce je tedy fadu 0,5.

4.1.2 LINDEMANNUV VYKLAD REAKCI PRVEHO RADU

Ve 20.letech minulého stoleti bylo u fady homogennich reakci v plynné fazi pozorovano, ze jsou po
kinetické strance prvého tadu a ziejmée u nich jde o jednoduchy monomolekuldrni rozklad (napf.
izomerace nebo rozklady a disociace molekul). Tyto reakce predstavovaly rozpor; potfebna akti-
vacni energie musi pochazet z kinetické energie vyménéné mezi molekulami pfi jejich vzajemnych
srazkach, ale pfesto reak¢ni rychlost nezavisi na frekvenci téchto srazek - neni umérna druhé moc-
nin¢ koncentrace vychozi latky. Dikaz, ze srazkovy mechanismus mtize napt. u rozkladu A — P
skute¢né vést ke kinetice prvého fadu, podal v r. 1922 F.A. Lindemann: vysvétleni

V nadobé obsahujici molekuly A dochézi neustale ke srazkam, pfi nichz fada molekul nabyvé energie
vy$8i neZ je primérna hodnota a tato energie Casto postacuje k aktivaci’. Molekula aktivovana srazkou se ne-
rozpada na reak¢ni produkty ihned, nybrz po jistou dobu jesté pokracuje v pohybu. Pfitom se srazkou ziska-
na energie prerozdéluje na jednotlivé stupné volnosti uvnitt molekuly a ¢ast této energie prejde do vazby,
ktera se ma roztrhnout a dojde k pfemén¢ na produkt P. Nékdy se béhem této doby mtize aktivovana moleku-
la setkat s energeticky chudou molekulou (je-li jeji stfedni doba Zivota delSi nez doba mezi dvéma srazkami)
a deaktivovat se diive, nez mohla zreagovat. To je mozZno vystihnout schématem

* Aktivace spo&iva v preméné translacni kinetické energie ziskané pfi srazkach na energii vnitfnich pohyb,
zejména na energii vibracni. Tato transformace energie je pro nasledujici chemickou pfeménu nutnd, protoZe
energeticky bohaté vibrace se vyznacuji velkymi amplitudami a ty mohou vést k pietrzeni vazeb, k jejich presku-
povani nebo k rozkladu.
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ko
A+A == A"+A (4-4)

k2

AT p (4-5)
Produkt vznika rychlosti ‘%’ —k -, (4-6)

Aktivovana molekula A" je nestaly meziprodukt, pro ktery podle principu ustaleného stavu plati

dc,.
d[;' =k ¢t —ky-cprcy—kycpn =0 (4-7)
k] . C/2\
= 4-8
oA ks +ky-ca ( )
de,  ky-k-c3

- 4-

dr  k+k,-c, 4-9)

V obecném piipadé je fad reakce mezi 1 a 2. V meznich piipadech

e Pii vysokych koncentracich (tlacich) vychozi latky je rychlost deaktivace daleko vyssi nez rychlost
rozkladu aktivovanych molekul, &, - co >> k3 , rovnovaha mezi aktivnimi a neaktivnimi molekulami
neni chemickou pfeménou porusovana. Ridicim d&jem je monomolekuldrni rozpad A* na produkty

ch=k3-k1-c1§=k3-k1.CA (4-10)
dr k,-c, k,
U srazkového mechanismu aktivace je tedy mozné dojit ke kinetice prvého tadu s rychlostni kon-
stantou (k3 ki1/k>). Tento ptipad nastane, je-li stfedni doba zivota Castic A* je velka, ze se vétSinou
drive deaktivuji nez se rozpadnou.

o Pti nizkych koncentracich (tlacich) vychozi latky je nizkd i rychlost deaktivace k- ca<<ks,

de, ki ky-ci 2

ir =k =k -c% . (4-11)
Reakce se pak projevuje jako bimolekularni s rychlostni konstantou k;. Chemicka pfeména je
mnohem rychlej$i nez aktivace a deaktivace, k deaktivaci nedochazi a rovnovaha mezi aktivova-
nymi a neaktivovanymi molekulami se viibec neustavi. Sttedni doba Zivota A* je mala, diive se
rozpadnou nez deaktivuji. Ridicim d&jem je aktivace, tj. bimolekularni pochod.

Jestlize namétend data popiSeme rovnici ve tvaru

G kde ke =

ky -k,
dr exp "Ca >

ky+k,-c, Ca
ma zavislost experimentalné zjiSténé k.., na koncentraci, popf. tlaku tvar podle obr. 4-1. Hodnota
kexp nameétend za nizkych koncentraci (tlakt), kdy reakce probihd kinetikou druhého fadu, je lineér-
ni funkci ca , popf. pa, za vysokych koncentraci (tlakil) reakce probiha kinetikou prvého fadu, a keyp
nabyva limitni hodnoty & ks/k,.

Kazda reakce typu A — produkty ma tedy tlakovou (koncentra¢ni) mez. Pti vysSich tlacich je
reakce monomolekulérni, pfi nizsich tlacich bimolekularni. Delsi dobu Zivota Ize ofekavat u slozi-
t&jsich molekul (N,Os, aceton, propylaldehyd, ...), jejichz

(4-12), (4-13)

tepelny rozklad by mél probihat monomolekularné jiZ pti ki ks

béznych tlacich. Naopak kratkou dobu Zivota a tedy tla- ky
kovou mez pti vysokych tlacich 1ze ocekavat u jednodu- «5
chych molekul (HI apod.) (experimentalné¢ potvrzeno 0
Hinshelwoodem). o
\g\

Obr. 4-1 Koncentra¢ni zavislost experimentalni
rychlostni konstanty
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4.2 RETEZOVE REAKCE

Mezi riznymi typy slozitych mechanismi zasluhuje zvlastni pozornost fetézovy mechanismus.
Charakteristickym rysem fetézovych reakci je spotieba a regenerace meziproduktii s kratkou dobou
Zivota - prevazné radikali - v pravidelnych cyklech.

O iniciace
4.2.1 STADIA RETEZOVYCH REAKCI ® propagace

© terminace

O Volné radikaly jsou atomy ¢i skupiny atomtl, popi. fragmenty molekul s nepdrovymi elektrony.
Vznikaji nej€astéji roztrzenim kovalentni vazby. Roztrzeni kovalentni vazby miiZze byt energeticky
dost naro¢né (i vice nez 400 kJ/mol). Reaktivity vzniklych radikali se proto mohou znacné liSit -
¢im véEtsi energii je nutno vynalozit na roztrzeni vazby, tim reaktivnéjsi radikal vznikne. Roztrzenim
slabé vazby tedy vznikne malo reaktivni radikal.
Tento krok, tj. primarni tvorba volnych radikal, o némz se predpoklada, ze je elementarni, se

nazyva iniciace - napf. termicka,

fotochemicka,

mechanické (ultrazvuk),

chemicka (katalyzatory).

.....

X, > 2 X (4-14)

® V dalsim kroku — propagaci — nastava rist fetézce. Volny radikal pti srazce s molekulou jiné
latky vyvola pisobenim svého neparového elektronu v této molekule ptfeskupeni vazeb a vznikne
termodynamicky stalej$i produkt. Soucasné se vytvori jiny radikal

X+A->B+X"; (4-15)

(B je produkt celkové reakce). Tyto piipady, kdy nositelem fetézce je jedina Gastice, jsou Fidsi. Cas-
t&ji se vyskytuji ptipady s dvéma nositeli fetézce

X'+A—>B+Y’ (4-16)
Y'+C—>B+X (4-17)
nap. Cl° + H, - HCl + H°, H* + Cl, — HCl + CI",

Miize sestavat ze dvou i vice dil¢ich reakci a mize pti ni vznikat i vice druhti volnych radikalt. Re-
akce radikali s molekulou je obvykle snadn4; ziidka vyzaduje energii vyssi nez 40 kJ/mol - proto je
rychlost propagacnich krokt velka.

Opakovanim propagacnich cykli vedoucich k tvorbé reakéniho produktu a k regeneraci vychoziho
radikalu vznikd reakcni ietéz. Radikal, ktery fetéz zahdjil a po probéhnuti propagacniho cyklu se
obnovil, se nazyva nositel Fetézce. Reakeni feté¢z ma riznou délku podle reaktivity nositele fetézce.
Kineticka délka ietézce je pocet cykll ptipadajicich na jeden primarné (tj. iniciaci) vznikly radikal
a je rovno poméru rychlosti propagace a rychlosti iniciace.

Inicidtory. Iniciaci nemusi vzdy vznikat ten volny radikal, ktery je potom nositelem fetézce. Casto
nezalezi na tom, na jaké Castici neparovy elektron vznika. Pti reakci volného radikélu s valencné
nasycenou molekulou totiz neparovy elektron nezanikd, ale pfedava se mezi Casticemi tak dlouho,
az vznikne radikal, ktery je nositelem reak¢niho fetézce. Toho se vyuziva k energetickému usnad-
néni iniciace: k reak¢éni smési se pfidad v malém mnozstvi latka, snadno se rozpadajici na volné radi-
kaly - iniciator (napt. benzoylperoxid).

Inhibitory (stabilizatory) - latky, které zabranuji nezadouci iniciaci (napft. pti skladovani). Zreaguji
s nahodné vzniklym radikélem diive, nez staci zahdjit propagacni fetézec. Reakcei inhibitoru s radi-
kalem vznikne radikal o nepatrné reaktivité, ktery posléze zanikne nékterou terminac¢ni reakci.
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Pienos fetézce - pii srazce radikalu daného fetézce s néjakou cizi molekulou mize dojit k ukonéeni
fetézce a vzniku nového radikalu z této molekuly - ten pak zahdji novy fetézec. Pti jeho reakcei s no-
sitelem fetézce vznika radikal, jehoz reaktivita neni nepatrnd, ale jen mensi nez reaktivita nositele
fetézce. Latky, které snadno reaguji s radikély, zplisobi jen zpomaleni, nikoliv zastaveni reakce a
usnadiiuji pienos fetézce se nazyvaji retardéry (modifikatory). Napt. smés vodiku a chloru je velmi
reaktivni, kratkym osvétlenim ji lze pfivést k vybuchu (fotochemicka iniciace Cl, + hv — 2 CI°).
Prida-1i se k této smési kyslik, vznikaji radikaly HO," , které jsou malo reaktivni (jiz 0,1 % O, re-
akci znacné zpomali),

© Terminace - reakce, pfi niz se nasyti neparovy elektron radikélu a ten zanikd. Mize k tomu dojit

o rekombinaci dvou radikald na pivodni sloZku, z niZ vznikly disociaci, 2 X'— X, ,

e spojenim dvou radikald rizného druhu , X* +Y* — XY ,

e deaktivaci na sténé nadoby,

o reakci s cizi latkou, s kterou vytvoii malo reaktivni nebo stabilni radikal (inhibice)
Aktivacni energie terminace je zanedbatelné mald. Vzhledem k tomu, Ze je tfeba tieti ¢astice, aby
odvedla prebyte¢nou energii, jde vlastn¢ o trojrazy a proto je frekvencni faktor rekombinace nizky.

Podle povahy elementdarnich déjii rozlisujeme fetézové reakce

e nerozvétvené - pii kazdé elementarni reakci atomu nebo radikalu s molekulou vznika pouze je-
den novy radikal (Ptiklad 4-3, Ptiklad 4-4)

e rozvétvené - pii kazdé interakci radikalu nebo atomu s molekulou vznikd nékolik radikald,
z nichz kazdy zahajuje novy fetéz

Priklad 4-3 Retézové reakce — syntéza bromovodiku

Klasickym ptikladem fetézové reakce je tvorba bromovodiku z prvkd,

Hay(g) + Bra(g) =2 HBr(g) [1]
kde experimenty ukdzaly, Ze pocatecni reakéni rychlost je imérnéd koncentraci vodiku a druhé
odmocnin¢ koncentrace bromu, a ze v dal$im prabéhu reakce klesa rychlost mnohem rychleji,
nez by odpovidalo této zavislosti, tiebaze rovnovdzna konstanta reakce méa velmi vysokou hod-
notu. Tato experimentalni fakta rovnici

1/2
a-c e
chBr — H, Br) [2]
dr c
b+ HBr
CBI‘2

kde a a b jsou konstanty. Pro syntézu bromovodiku bylo navrzeno toto reak¢éni schéma:

iniciace fetézce Br; L) 2 Br [3]
H, +Br —2 5 HBr+ H [4]
propagace fetézce { k
H+ Br, —2— HBr+ Br [5]
inhibice fetézce H + HBr L) H, + Br [6]
terminace fetézce 2 Br L) Br, [7]

Skute¢nost, ze pocatecni rychlost je imérnd odmocniné koncentrace Br, ukazuje, ze bimolekularni
reakce [1] se vyznamné neuplatiiuje a je tedy tak pomala, Ze je mozno ji zanedbat. Reakce je inicio-
vana atomy bromu, jez vznikaji tepelnou disociaci [3]. Propagacni kroky [4] a [5] produkuji dvé
molekuly HBr a zaroven regeneruji atom bromu, ktery je schopen vstoupit znovu do reakce [4] a
zpusobit cyklické opakovani obou propagacnich kroka. Krok [6] odpovidé experimentalni skutec-
nosti, ze bromovodik piisobi na reakci inhibicné. Tepelna disociace molekul vodiku je za uvazova-
nych teplot velmi pomal4, proto neni uvazovana.

Na zaklad¢ uvedenych faktl sestavte diferencialni rovnici pro rychlost tvorby bromovodiku.
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Reseni:
Pro rychlost tvorby bromovodiku z uvedeného reakéniho schémat vyplyva

8 — by [Br)-[H, )+ ks [H)-[Bry ]~ kg [H] [HBr] 8]

(pro vétsi prehlednost pouzijeme pro koncentrace symboly v hranatych zavorkéach)

Na reaktivni volné atomy Br a H, které jsou vzdy pfitomny jen ve velmi nizké koncentraci, apli-
kujeme tzv. Bodensteintv princip (rychlost vzniku nestalého meziproduktu je rovna rychlosti je-
ho zéniku, akumulace je tedy nulova). To umozni vyjadfit jejich koncentrace pomoci koncentraci
stabilnich slozek.

U0 2 ks [Bry)—ka [Br]-[H ]+ ks [H] [Bry] + ki -[H]-[HBr] -2 &y -[Br> =0 [9]
i) .
—?—O (rovnice [11])
k 1/2
odtud 2ks[Bry]-2kr[Brf =0 = [Br]:(ki-[Brz]j [10]
7
Pozn.:

_ d[Br,] _ d[Br] d[Br] . _ d[Bn] _ d[Br] d[Br] .,
BT Chdr (xndr © dr ChkeBel s on=E T Tyar T Tar - 2k
Vyraz pro [Br] dosadime do podminky stacionarniho stavu pro [H]:

d[H
QU Ky (B [Ha] - ks [H]-[Bry ]~k [H] [HBr] =0 [11]
U
1/2 1/2
(H] ky -[Hy ] .[Br]:kz’(kl/ks) [Hp][Br ] [12]

" ks [Bry |+ kg - [HBr] ks -[Bry |+ k4 -[HBr]

Z rovnic [10] a [12] dosadime do vyrazu pro rychlost tvorby bromovodiku [8]

d[HBr] (ks 12 ky - (ks / k7)"'2 -[H,]-[Bry ]!/
ky (k3 / k7)"'2 -[H,][Bry "2
" ks-[Bn]+ke-[HBr]
kg ks (ks k)2 [H 1 [Bry P2 4 ky -k - (k3 /)" ? -[Hy]-[Bry ]V 2 [HBr]
= ks -[Br, ]+ kg -[HBI] -
ka ks (k3 /kp)"' 2 -[Hy)-[Bry 2 ky -k - (k3 /k7)"? -[H,] [Bry]" *[HBr]
k5 ~[Br2] + k6 . [HBI‘] k5 '[sz] + k6 [HBI‘]

kg [HBr]

[12]

Vztah [12] po upravé vede k vysledné rovnici, kterd odpovidd empirické kinetické rovnici a
umoznuje vyjadtit empirické konstanty a a b pomoci rychlostnich konstant jednotlivych kroku
fetézového mechanismu
1/2 3/2 1/2 1/2
dlHBr] _, kg ks-(ki/ks) ~-[Ho]-[BryJ" = 2 (ks ks/ke) (k3/ky7) = -[Hy][Br]
dr ks -[Bry ]+ k¢ - [HBr] ﬁ+ [HBr]
ke  [Bry]

1/2
_ o kaks (ks _ks
a=2 e (k7j a b—k6
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Priklad 4-4 Retézové reakce — pyrolyza acetaldehydu

Pro pyrolyzu acetaldehydu
CH3CHO(g) = CO(g) + CH4(g)
byl navrzen nasledujici mechanismus:
rychlostni konstanta  aktiva¢ni energie

CH3;CHO — CH; + CHO 3 E;
CH; + CH;CHO — CH, + CH;CO ko E;
CH3CO — CH; + CO ks E}
2 CH; — CyHg ka E}

.....

fenim methylového radikalu se umozni zahéjeni propagace. Propaga¢nimi reakcemi se koncentrace
radikalii v systému neméni. V ustaleném stavu pak tedy musi byt rychlost vzniku radikali iniciaci
stejna jako jejich rychlost zaniku terminaci (¢tvrta reakce). Koncentrace radikala v pribéhu reakce
lze povazovat za velmi nizké a konstantni. Ukazte, ze za uvedenych ptedpokladii je navrzeny me-
chanismus v souhlasu s experimentalné zjisténym fadem reakce n = 3/2. Najdéte vztah pro vyjad-
feni aktivacni energie celkového pochodu pomoci aktiva¢nich energii jednotlivych kroki.

Reseni:
Jednotlivé latky ozna¢ime symboly: CH3;CHO=A,CO=R,CHs=S,C,Hs=D
radikaly: CH;=X,CH;CO=Y,CHO=Z

Rychlost celého pochodu je mozno vyjadfit rychlosti zaniku latky A nebo rychlosti vzniku latky
R nebo S:

dea

—?—kl cA +ky-cacx [1]
des

+E_k2 CA - CX [2]
der

+d_r_k3 cYy [3]

V kazdé z téchto rovnic se vyskytuje koncentrace radikalti X nebo Y. Pro feSeni kinetické rovnice
je tieba tyto neméfitelné koncentrace vyloucit. Podle predpokladu stacionarnich koncentraci plati
dex

?:Ozkl-cA+k2-cA-cX+k3-cY—k4-c)2( [4]
dc
d—ZZOZkZ'CA'CX—IQ‘CY [5]
odtud
1/2 1/2
(k)T _k (kYT s
cxX = (k4j CA [6] a cy = ks |\ T 3 [7]
Dosazenim do rovnic [2] a [3] dostaneme shodné vyrazy:
deg ki 1/2 ki 1/2
= ko eoa | — P Vo S e .32
+dT ko -ca (k4} ey =ky (k4) R, [8]
1/2 1/2
der _, ko (K 32 g [ R 32
+ 17 =k3 ks (k4) A=k T ey [9]

Dosazenim do rovnice [1], vyjadiujici rychlost zaniku A, obdrzime vyraz, ktery se od predchaze-
jiciho lisi o jeden Clen:
dea

kl 1/2
_ A = .32
=kseathy (hj 3 [10]

4. Mechanismy a teorie chemické kinetiky 10



.....

CHO, o jehoz osudu nic nevime, jednak z ni vznika terminacni reakci ethan. Jelikoz podle pied-
pokladu je rychlost iniciace (a v disledku toho i rychlost terminace) velmi nizka ve srovnani s
propagaci, lze tento ¢len zanedbat. Zanedbanim clenu, zahrnujiciho tnik vychozi latky ve formé
vedlejSich produktl, ziskame i pro vychozi latku rovnici fadu 3/2, kterd je identickd s kinetic-
kymi rovnicemi, popisujicimi vznik produktii R nebo S a je v souladu s experimentalné stanove-
nym fadem reakce. Je tedy mozno psat:

den e
7. N % U R Vo R A V)
e ko (k4j cA=k-ci [11]
Teplotni zavislost zdanlivé rychlostni konstanty £ mtZe byt vyjadiena Arrheniovou rovnici
dlnk E* 2]
dT ~ RT
1/2
y ki
Protoze k=hk (—] , [13]
ks

dostaneme derivaci
dlnk dInk +1_ dink; 1 dlnkg
dT dr 2 dT7 2 dT
Ptedpokladame, Ze i pro teplotni zavislosti rychlostnich konstant ki, k> a k4 plati Arrheniova rov-
nice. Mezi aktivacni energii thrnného pochodu a aktiva¢nimi energiemi jednotlivych kroku tedy
plati:

[14]

E*=E;+3 (Ef —E}) [15]

4.2.2 FOTOCHEMICKE REAKCE

Nékteré chemické reakce je mozno aktivovat uvadénim svételné energie. Tento zpisob aktivace,
ktery dovoluje selektivné piisobit na jednu z reagujicich latek nebo na urc¢itou vazbu v molekule, je
nejvice pouzivan v chemii halogenti, pfedevsim u chloru. Smési mnoha organickych latek s chlorem
reaguji pii pasobeni svétla vybusné. Svétlo totiz aktivuje chlor, ktery pak zahé;ji reakci.

Spektralni obor elektromagnetického zareni, které vyvolava chemické premény, zahrnuje oblast
od infracervené az po ultrafialovou ¢ast spektra (oblast A 100 az 1000 nm). Energie fotont se v této
oblasti pohybuje v mezich ca 100 az 1000 kJ/mol (tedy energie fadove stejné jako energie vazeb-
nych elektronli. Absorbovany foton excituje v molekule elektronické hladiny a takto excitovana
molekula mtze (ale nemusi) reagovat.

Pro chemickou reakci je efektivni pouze zdreni, které bylo absorbovdno.

Fotochemické reakce jsou hodnoceny podle jejich kvantového vytéZku (Ptiklad 4-5). Ten se
znaci symbolem @ a je definovan jako

o pocet zreagovanych molekul vychozi latky
Bl pocet absorbovanych atomu

(4-18)

Pocet zreagovanych molekul vychozi latky se da standardné urcit nékterou z analytickych metod.
Kvantitativni vztah mezi mnozstvim absorbované energie a poctem molekul je popsan Starkovym-
Einsteinovym zakonem: KaZdd molekula, jez se zucastni reakce vyvolané zarenim, absorbuje jed-
no kvantum zareni. Energie jednoho fotonu je dana Planckovym zdkonem:

e=h.v, (4-19)

kde 4 je Planckova konstanta, v (=c/A) frekvence pouzitého zareni. Je-li celkem absorbovana ener-
gie Eqps, je pocet absorbovanych fotonit N = Ej,s/e. Ke stanoveni poctu svételnych kvant se pouziva
aktinometrii, v nichz se porovnava tcinek svétla méfeného zdroje na méfeny systém s ti¢inkem na
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systém, jehoz kvantovy vytézek je znamy (napft. rozklad HI, rozklad kyseliny stavelové, senzibili-
zovany  uranyloxaldtovymi ionty).

Podle Starkova-Einsteinova zdkona by mél byt kvantovy vytézek roven jedné, u fady reakei je
viak vyssi (podle povahy fotochemického d&je nabyva hodnot mezi 10~ a 10°). Tato skute¢nost se
vysvétluje tim, ze tento zakon plati pouze pro tzv. primarni fotochemické déje - dalsi Clanky tetézu
reakci jiz nejsou iniciovany fotochemicky. Napf.:

HI+hv—> H*+I* primarni d¢j
H*+HI - H, + I* sekundarni d¢j
*+1*—>1 sekundérni d¢j

Absorpce jednoho fotonu vede k rozkladu 2 molekul HI (® = 2) - kvantovy vytézek celého pochodu
je urCen povahou reakci, které nasleduji po primarni absorpci zafeni - tedy sekundarnimi fotoche-
mickymi déji, které jsou v podstaté Cisté termalni povahy.

Priklad 4-5 Kvantovy vytézek fotoreakce

Sestavte pro kvantovy vytéZek dimerace anthracenu, o niZ se prfedpoklada ze probiha podle toho-
to schématu:

A+hv— A* k

A*+ A > A, ky
A a A* je normalni a excitovana molekula anthracenu. Vedle téchto reakci ¢ast aktivovanych
molekul ztrati svou energii vyzarenim fluorescenci o kmitoctu v':

A* > A+hv' k3

Reseni:
Aproximace ustalen¢ho stavu:
de ax k -1
A :k1 [abs—kz CA* CA—k3 car=0 = cpar= ——1 “abs
dr ky+ky-cy
kde rychlost priméarniho fotochemického déje, | = k; Ls , zavisi pouze na rychlosti ,,pfisunu fo-
tond*“. Rychlost tvorby dimeru
dCAz O - kl'Iabs :kl'labs'CA
Prava strana rovnice - mnozstvi A, vznikajici za jednotku Casu. Vydélenim mnozstvim svétel-
nych kvant za jednotku ¢asu (/,ps) dostaneme kvantovy vytézek fotoreakce
_ ky-ca
cp+hky/ky

:kz‘CA'CA* :kz

" Senzibilizace:svételna energie neni absorbovana pfimo reagujicimi ¢asticemi, ale je pfenasena pomoci pfechodnych
utvart, které se netcastni vlastni reakce - napf. pary rtuti, které zachycuji a pfenaseni ¢ast energie rtutového oblouku na
reagujici latky, se kterymi jsou ve smési:
Ozafi-li se plynny vodik obsahujici malé mnozstvi rtutové pary ultrafialovym svétlem (4 = 253,7 nm), které je absor-
bovano rtut'ovou parou, piedaji excitované atomy rtuti svoji prebyteénou energii pii srazce vodikovym molekulam. Ta-
to energie, asi 469 kJ/mol, staci k roztrzeni vazby vodikovych atomt v molekule:
Hg+hv— Hg*

Hg*+H, > Hg+2H*
Za neptitomnosti rtutové pary by bylo tfeba k fotodisociaci vodikovych molekul zaieni o kratsi vinové délce.
Ve vodném roztoku je rozklad n&kterych molekul, napi. kyseliny $tavelové, aktivovan ionty uranylu (UO,>"). Tento
zpusob aktivace se uplatiiuje také pfi senzibilizaci fotografickych emulzi.
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Kromé jednoduchych fotochemickych reakci existuje fada pochodii fetézové povahy. V kazdém
ptipad¢ vyzaduje pouziti svétla jako aktivatoru ndkladnou a dosti slozitou aparaturu i znacnou spo-
ttebu energie. Proto se aplikace tohoto procesu omezuje pouze na urcité typy déja,

& u nichZ nelze jiného prostfedku pouzit

Y jejichz produkty jsou cenné a opraviuji pouziti této drahé energie (vitamin D)

G jejichz vytézek je tak vysoky, Ze kompenzuje naklady na svételnou energii

4.2.3 ROZVETVENE RETEZOVE REAKCE

Rozvétvené tetézové reakce se vyznacuji tim, ze v kazdém elementarnim dé&ji vznika vice radikalt
nez do néj vstoupilo. Reakéni rychlost zde nezlistavéa konstantni, nybrz neustale roste a aproximace
ustaleného stavu zde neplati.

U reakci s Fetézem nepretriité rozvétvenym dochazi k vétveni fetézu v kazdém cyklu. Vyznamnym
predstavitelem téchto reakci jsou exploze. Typickym piestavitelem explozivni smési je reakce vo-
diku s kyslikem, jejiz stechiometrie je sice jednoducha, ale jeji mechanismus neni dodnes vycerpa-
vajicim zplsobem popsany a objasnény. Byl navrZen napf. tento mechanismus:

iniciace H,+0, > 20H" ki
propagace OH'+H, > H,0O+H°* k>
vétveni H'+0, > OH'+0° ks
vétveni O°+H, > OH'+H°* ks
terminace H® + sténa nadoby — zanik radikalu ks

A4

Pokud je rychlost vétveni vys$i nez rychlost terminace, vzrustd pocet radikali exponencidlné
s Casem a prub¢h reakce se stava explozivnim. Exploze reakéni smési miize obecné nastat ze dvou
divodu:

e probiha-li exotermni reakce v uzavieném , tepelné izolovaném prostoru, nemize se uvoliiované
teplo odvadét do okoli a teplota reakéni smési stoupd. Protoze reakéni rychlost s teplotou expo-
nencidlné vzrlsta, roste i rychlost uvoliiovani tepla a reakcni rychlost roste prakticky neome-
zeng (termalni exploze);

e v jinych ptipadech jsou tepelné jevy méné dulezité a exploze je pak zptisobena pribéhem reakce
s nepretrzit¢ rozvétvenym fetézcem

Rozvétvené reakce jsou charakteristické tim, Ze k explozivnimu priabéhu dochézi v urcitém tlako-
vém rozmezi. Tlakové meze oddé€lujici explozivni prubéh od pomalého byvaji dvé

&j horni, které se dosdhne, kdyz destruktivni srazky nosicu fetézu v objemové fazi probihaji
stejn¢ rychle jako vétveni fetézu. Nezavisi pochopiteln€ na velikosti a tvaru nddoby a na po-
vaze povrchu jejich stén

% dolni - je-li tlak sniZzen na hodnotu, pii které nosice fetézu zanikaji na sténach nadoby stejnou

rychlosti jakou v objemové fazi zanikaji, mizi explozivni prubéh reakce. Dolni mez vybusnosti
zavisi tedy na rozmeérech reakéni nadoby a povaze povrchu jejich stén

Pfti tlacich niz8ich nez dolni a vysSich nez horni mez probiha reakce pomalu.
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4.3 TEORIE CHEMICKE KINETIKY

Na teorii libovolného oboru byvaji kladeny naroky, které lze struéné shrnout do jediného poza-
davku, tj. do schopnosti pfedvidat. V souhlasu s timto obecnym pozadavkem si kladou 1 teorie che-
mické kinetiky jako kone¢ny aplikac¢ni cil predvidat hodnoty reakénich rychlosti. K dosazeni tohoto
cile by vlastné stacilo, kdyby ndm teorie poskytla jen hodnoty rychlostnich konstant u elementar-
nich reakci. Zde je fad reakce totozny s jeji molekularitou a koncentraéni zavislost v rychlostni rov-
nici je tudiz zndma. A jsou-li zndmy rychlosti elementdrnich reakci, je mozno z nich sestavit libo-
volné reakéni schéma a tak predpovédet rychlost kterékoliv makroskopické reakce. Proto se teorie
chemické kinetiky soustfed’uji na rychlostni konstanty elementdrnich reakei a na jejich zavislost na
teplot¢.

4.3.1 ARHENIOVA ROVNICE

Prvni tvar kvantitativniho vyjadifeni zavislosti rychlostni konstanty na teplot¢ navrhl Arrhenius,
jehoZ popularni rovnice, s niz jsme se uz seznamili,

E*
k= A-exp (_ﬁ] (4-20)

obsahuje dva parametry: pfedexponencialni faktor 4 a aktivacni energii £*. Arrhenius nedospél
k této rovnici ani tak deduktivnim odvozenim jako spiSe intuitivné, takze se dnes povazuje za rov-
nici empirickou. Nicméné¢ byla tato intuice zfejmé velmi $t'astnd, protoze rovnice vystihuje pozoru-
hodnym zplisobem pievaznou ¢ast experimentalnich tdajii o reakénich rychlostech a dodnes se ji
pouziva pro prvni zachyceni teplotni zavislosti rychlostni konstanty s tim, Ze oba parametry se po-
vazuji za empirické (E* se dokonce oznacuje jako experimentdlni aktivacni energie, nékdy takeé ja-
ko Arrheniova aktivacni energie).

Na Arrheniov¢ teorii byla nejpodnétnéjsi predstava o aktivacni energii - pfedstava, Ze nereaguji
vSechny pfitomné molekuly, nybrz pouze ty, které byly n¢jakym zpiisobem piivedeny do ,,aktivo-
vaného stavu®, v némz maji energii vétsi nez je ur€itd minimalni hodnota E*.

Vétsina teorii, smétujicich k predpovédi rychlostni konstanty, se snazi o teoretickou interpre-
taci frekvencniho faktoru, pfesnéjsi vyklad aktivaéni energie a odvozeni vztaht,které dovoluji urcit
jejich hodnoty na zdkladé vlastnosti reagujicich latek.

4.3.2 SRAZKOVA TEORIE

Srazkova teorie pfijala Arrheniliv ndzor, Ze molekuly musi pfijmout urcité mnoZzstvi energie, aby
mohly zreagovat. Zptesnila jej v tom, Ze zavedla pojem ucinné srazky. Vychazi z predpokladu, ze mo-
lekula se pti svém chaotickém pohybu musi srazit s jinou molekulou (atomem, iontem, radikalem),
aby mohlo dojit k reakci. Mezimolekularni sily vSak brani tésnému piiblizovani Castic a vytvareji me-
zi nimi energetickou bariéru, kterou ¢astice prekonaji jen tehdy, srazi-li se s dostate¢nou energii. Mi-
nimalni energie, potiebna k ptekonani této bariéry je i zde nazyvana aktivacni energie E,.

Rychlost reakce je zde dana frekvenci ucinnych srazek mezi molekulami. Molekuly jsou pova-
zovany za tuhé kulovité Castice, které maji pouze translacni energii. Energii srazky se pfitom rozu-
m¢éla jen ta ¢ast energie obou molekul, kterou by si molekuly vyménili mezi sebou pti pruzné sraz-
ce, tj. ¢ast energie ulozena do transla¢niho pohybu podél spojnice jejich tézist' v okamziku srazky.
Tyto ptedstavy byly pak kvantitativné zpracovany metodami kinetické teorie idedlniho plynu.

Pro rychlostni konstantu za téchto ptfedpokladi byl odvozen vztah

1/2
k=N, (WJ 'O_iB -exp (_ 50! ] (4-21)
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(postup odvozeni a vyznam symboli jsou uvedeny v Piikladu 4-6). Vztah (4-21) je blizky Arrheni-
ov¢ rovnici, ale pfedexponencialni faktor

1/2

je zavisly na teploté. Nejvétsim uspéchem srazkové teorie bylo explicitni vyjadieni pfedexponenci-
alniho faktoru v molekularnich terminech, tj. pomoci hmotnosti a srazkovych primérti molekul, coz
v zasad¢ umoznilo i pfedpovéd’ jeho hodnoty. Porovnani s experimentem pak ukazalo, ze pfedpo-
kul se predpoveéd rozchdzela se skutecnosti az o 7 ¢i 8 fadi. Byl zaveden korekéni koeficient, tzv.
stéricky faktor (viz Ptiklad 4-6), kterym byl vyjadien vliv stérického usporadani pii srazce (u slozi-
t&jSich molekul je nutné, aby ob€ reagujici molekuly byly v okamziku sraZzky orientovany vuci sobé
reagujicimi skupinami). Dal$im nedostatkem je, Ze byly uvazovana pouze translacni energie. Na re-
akce v roztoku neni srazkova teorie aplikovatelnd, protoze neni jasné vyjadreni poctu srazek reagu-
jicich molekul v roztoku.

Nicmén¢ se nékteré predstavy srazkové teorie objevuji i dnes v modifikované formé (napft. pti
studiu reakci ve zktizenych molekulovych paprscich).

Priklad 4-6 Srazkova teorie

Pti teplotach do 800 K probihd dimerizace tetrafuorethylenu, 2 C,F4 (g) = cyklo-C,Fs (g) , kine-
tikou druhého tadu, pro jejiz rychlostni konstantu byl experimentalné nalezen vztah
k. /(cm3 mol~! s71)=1,175-10'! -exp _ 107000
RT

Pro primér molekul C,F4 byla metodou elektronové difrakce zjisténa hodnota 0,512 nm. Vypo-
¢itejte rychlostni konstantu reakce pii teploté 725 K na zakladé jednoduché srazkové teorie (mo-
del tuhych kouli) a porovndnim s experimentalni hodnotou pro tutéz teplotu odhadnéte hodnotu
sterického faktoru.

Reseni:

Nejjednodussi forma srazkové teorie poskytuje v ptipad€ bimolekularni reakce
B + C = produkty

pro pocet molekul, které zreagovaly za jednotku ¢asu v jednotce objemu, vztah

__dNC =_—dNB =ZBC -exp (— Ea ] [1]

dr dr R

kde E, je aktivaéni energie reakce a Zgc je kolizni frekcence, kterd uddva pocet binarnich srazek
za jednotku ¢asu v jednotce objemu, pro niz z kinetické teorie idealniho plynu plyne

1/2
8mkp-T
—Bj [2]

ZBC=NB'NC'GI%C'( 1

Ng a N¢ jsou pocty molekul druhu B a druhu C v jednotce objemu, kz Boltzmannova konstanta
opc srazkovy primér (viz obr. 4-2) a u je redukovana hmotnost, pro kterou plati
_mg-mc _ (Mg/N4)-(Mc/N,) _ 1 Mg-Mc

[3]

(m; jsou hmotnosti molekul, M; molarni hmotnosti druhti B a C, N4 je Avogadrova konstanta).
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Obr. 4-2 Srazkovy prameér

Rychlostni rovnici druhého fadu napiseme pro koncentrace vyjadiené po¢tem molekul v jed-
notce objemu
deg dec

Tdr T dr Reewrce

I dVg 1 dNe , Ny N
NAdT_NAdT_CNANA

[4]

Spojenim téchto rovnic dostaneme pro rychlostni konstantu 4.

1/2
8rky T E
kczNA-( #B j -algc-exp(—RaTj [5]

-1,

Pii dosazeni v zakladnich jednotkach SI soustavy mé k. rozmér m’ mol™' s

1/2
mol~! [( m) K] =mol~! [%J -m? =m?3 mol!s!
g a

Pro bimolekularni reakci mezi dvéma stejnymi druhy molekul (C,Fs = C) je = m/2 , op.
c = op = og = o aprotoze kg = R/N4, miizeme vztah [5] psat ve tvaru

1/2
B 167 RT ) _E,
k,=N 4 (—M j o exp( RTj [6]

Ze srazkové teorie tedy pii teploté 7= 725 K dostaneme (o = 0,512 nm, M = 100,022 g mol ",
E,=107 kI mol™):

1/2
16-7-8,314-725 2 107 000
= .1023. 2 . .107°9)". _—
k. =6,022:10 (100’022.10_3 j (0,512:109) exp( 8’314'725j

ke corie = 5,365 m® mol ' 57!

Z experimentalné zjisténé teplotni zavislosti rychlostni konstanty vyplyva pro teplotu 725 K hod-
nota
keexp =1,175-1011 -exp (_ 107 000

— I R 103 3 gl
8,314'725j 229428 cm’ mol ™ s =2,2943-10 " m” mol " s

Porovnanim obou hodnot ziskame stericky faktor:
kc, exp 2, 294. 10_3
k, - 5,365

¢, teorie

P = =4275-10"
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4.3.

3 TEORIE AKTIVOVANEHO KOMPLEXU (TEORIE ABSOLUTNi REAKCNI RYCHLOSTT)

H. Eyring (1935) zavadi ptedstavu, Ze k reakci nedochdzi prostou, dostate¢né prudkou srazkou mo-
lekul, ale plynulym ptechodem jejich vychozi struktury do koneéné vytvafenim postupné silicich
novych vazeb mezi atomy reagujicich molekul pfi jejich ptibliZzovani za souc¢asného oslabovani va-

zeb

puvodnich. Zakladni myslenky:

d Napf. pfi reakci AB + C — A + BC se z vychozich molekul pfi dostate¢ném pfiblizeni nejprve

&

vytvoii na pfechodnou dobu energeticky bohaty, malo stabilni Gtvar, oznaovany jako aktivova-
ny komplex , ktery se po urcité¢ dobé mize rozpadnout na produkty:

Obr. 4-3 Schéma vzniku a rozpadu
aktivovaného komplexu

Dulezita role v tomto procesu prislusi celkové energii systému. V uvedeném piipadu energe-
ticky nejpfiznivéjsi piiblizovani molekuly C je ve sméru prodlouZené spojnice jader atomi A a
B a vznikajici aktivovany komplex je linedrni utvar. Kazdému linearnimu uspotradani atomii
ABC prislusi jistd hodnota potencialni energie, kterd je funkci vzdalenosti atomil 7ag a rgc. Pro
nejjednodussi pripady je mozno provést vypocet velmi piesné metodami kvantové mechaniky.
Vysledkem téchto vypoctl je energetickd ,,mapa* (obr. 4-4), kterd znazornuje tzv. potencidlo-
vou plochu, na niz 1ze ke kazdé konfiguraci nalézt ptislusnou energii. Na map¢ je vyznacena re-
akeni cesta (Carkovana ¢ara), oznacovana jako reakcni koordindta. Vede z energetického mini-
ma vychozich latek pres ,,sedlo® v energetické bariéte do energetického minima produktt. Vede
tak, aby spotfeba energie byla minimalni. Vrchol reakéni koordindty odpovida aktivovanému
komplexu. Vedenim fezu potencidlovou plochou podél reakéni koordinaty kolmo k zakladné a
rozvinutim do roviny vznikne diagram, ktery znazoriuje sled energetickych zmén doprovazeji-
cich nejpravdépodobnéjsi prubeh reakcee.

B Obr. 4-4 Potencialova plocha pro reakci AB + C = A + BC (vlevo),
prabéh energie podél reakéni koordinaty (vpravo)

E

40
30
aktivovany
0,151+ komplex
; = 5 3
&
0,10
vychozi
18ty produkty
0,10 0,15 0,20 » reak¢ni koordinata
rB‘"C (nm)
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&Pfedpoklédé se, ze aktivovany komplex je v rovnovaze s vychozimi latkami.
AB+C & (ABC) (4-23)

index # je vzitym oznacenim pro aktivovany komplex. Pro rovnovaznou konstantu tohoto déje je
mozno napsat vztah
_ %oy

K" .
aaB " AdcC

(4-24)

K vyjadieni rovnovazné konstanty aktivace K* pouZiva teorie aktivovaného komplexu statistické
termodynamiky pomoci parti¢nich funkci vychozich latek a aktivovaného komplexu.

$ Ridicim d&jem je rozpad aktivovaného komplexu. Aktivovany komplex se rozpadne, kdyz se
jedna z vibraci pfeméni na translaci, tj. zrusi se vazba, ktera drzi komplex pohromadég. Frekvence
této valen¢ni vibrace je tedy frekvenci rozpadu komplexu v. Celkova reakéni rychlost je tedy da-
na rychlosti rozpadu aktivovaného komplexu

(ABC)" > A +BC, (4-25)
tj.soucinem jeho aktivity a frekvence rozpadu
F= Aoyt V- (4-26)
Podle ekviparti¢niho principu” mé energie vibrace limitni hodnotu e = kz T; podle Planckova za-
kona je energie kvantovana po nasobcich kvanta € = & v. Pro frekvenci vibrace tedy plati
e kp T
T

kde k5 je Boltzmannova konstanta a 4 Planckova konstanta. Po dosazeni za rovnovaznou aktivitu
komplexu

(4-27)

ks T
h

Z porovnani s klasickou kinetickou rovnici bimolekularni reakce, » =k - asp - ac , plyne pro rych-
lostni konstantu tzv. Eyringova rovnice:

K" aag-ac (4-28)

k= /‘BTT K" (4-29)

Piipomeiime, Ze tato rychlostni konstanta je konstantou imeérnosti v rychlostni rovnici v terminech
aktivit, za pfedpokladu idealniho chovani v terminech relativnich koncentraci nebo relativnich tlaka,

. y a i
d(ca/c™) _d(cp/c )=k-(c—A] (C_B] , (4-30)
VA dr VB dr cst st
. ) a B
. d(pa/p™) _d(pe/p™) _, [Pa) (PB (4-31)
v dz vg dz p* p*

Celkova energie molekuly se rozdéluje v pruméru rovnomérné na vSechny stupn€ volnosti; na jeden stupeni volnosti
ptipada stfedni energie ¢ = % kg T. (Pocet stupnti volnosti je pocet soufadnic potiebnych k udani poloh vsech atomi
molekuly. Molekula obsahujici NV atomti ma tedy 3N stupiii volnosti. Protoze atomy vytvarejici molekulu se pohybuji
prostorem jako celek, je mozno transla¢ni pohyb molekuly vystihnout pohybem jejiho t€zisté. K vyjadieni okamzité
polohy tézisté je zapotiebi tii soufadnic. Zbyvajicich (3N — 3) soutadnic pfipada na rotacni (3 u nelinedrni, 2 u linearni
molekuly) a vibracni stupné volnosti (vibra¢nimu pohybu molekuly pfislusi jak kineticka tak potencialni energie, pro-
to kazdy vibracni stupen volnosti pfispiva k celkové energii molekuly dvéma kvadratickymi ¢leny a na jeden vibracni
stupen volnosti pfipada tedy energie kp T.
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Pro rovnovéaznou konstantu K” plati termodynamické vztahy

—~RTIhK'=AG"=AH"— T AS" (4-32)

kg T A S* A H?
k= 7 ~exp( R j-exp(— RT] (4-33)

Veliciny AH" a AS” jsou oznacovany jako aktivacni parametry — aktivacni entalpie a aktivacni ent-
ropie a jsou rovny rozdilim entalpie (popf. entropie) mezi aktivovanym komplexem a vychozimi
latkami. Pfedexponencialni faktor je zde interpretovan pomoci aktivacni entropie. Vztah mezi akti-
vacni entalpii a experimentalni aktivacni energii £* ur¢ime porovnanim zékladni rovnice teorie ak-
tivovaného komplexu s Arrheniovou rovnici (viz Priklad 4-7 , Priklad 4-8).

a tedy

Mezi aktiva¢nimi parametry piimé a zpétné reakce a reakcni entalpii, popf. entropii plati vztahy
(Ptiklad 4-9)

AH*® = AH? — AH* (4-34)
AS© =AS* - AS? (4-35)

Rovnice (4-33) v principu umoziiuje vypocitat absolutni hodnotu rychlostni konstanty z vlastnos-
ti aktivovaného komplexu a molekul vychozich latek, konkrétné z jejich energie a struktury. Proto-
ze u molekul vychozich latek byvaji tyto vlastnosti zpravidla zndmy, jedna se piedevsim o energii a
strukturu aktivovaného komplexu. Zésadné je mozno urcit nejpravdépodobné;jsi strukturu aktivova-
né¢ho komplexu Cisté teoreticky na zaklad¢ energetické vyhodnosti, avSak tato cesta je schidna jen
v nejjednodussich ptipadech. VétSinou je tieba spokojit se s urcitymi piedpoklady. Byly vypracova-
ny metody, které dovoluji aproximovat aktivacni entropii vypoctem pomoci metod statistické ter-
modynamiky, jehoz piesnost je v nékterych ptipadech zhruba stejné jako presnost primérnych ex-
perimentalnich dat. Rovnéz byly navrzeny metody pro odhady aktiva¢nich entalpii; takto vypoctené
reakeni rychlosti se vSak lisi od experimentalnich hodnot o jeden az dva fady. I kdyZ se mtize zdat,
ze tak neptfesné informace je prakticky bezcennd, mohou tyto metody dobie poslouzit pfi analyzach
reakéniho mechanismu. Zde jich Ize pouzit pti urCovani fidiciho dé€je, kde jde o relativni hodnoceni
dil¢ich d&ji jen s fadovou piesnosti.

I ptes dnes$ni moznosti vyuziti pocitacli je moznost predpovédi stale jeSté dosti omezena a teorie
aktivovan¢ho komplexu se pouziva predevsSim k interpretaci experimentalnich dat a znacnéd cast
modernich kinetickych udaji je vyjadfovéana v terminech této teorie. Tézisté jejich aplikaci v praxi
je predevsim v korelaci a racionélni extrapolaci kusych experimentalnich kinetickych dat.

Priklad 4-7 Arrheniova aktiva¢ni energie a aktivacni entalpie

Odvod'te vztah pro vypocet aktivacni entalpie pro bimolekularni reakci

(a) za konstantniho objemu, (b) za konstantniho tlaku
ktera probiha (i) v plynné fazi, (ii) v kapalné fazi, jejiz rychlostni konstanty pfi teplotach 77 = 345 K
a T> = 355 K maji hodnoty k; = 1,8-10° dm’ mol s a k, =4,1-10% dm’ mol s'. Vypogitejte ak-
tivacni zménu entalpie pii teploté 350 K.

Reseni:

Z experimentalnich hodnot rychlostnich konstant vypocteme experimentalni aktivaéni energii:

102
R’ 8314m 300
® _ 1 _ 50" — -1
Bt =yl = 95340 mol [1]
LT, 345 355
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Vztah mezi aktivagni entalpii AH" a aktiva&ni energii £* ur&ime porovnanim Arrheniovy rovnice
ve tvaru

dln &k
* _ 2
E*=RT a7 [2]
se zakladnim vztahem teorie aktivovaného komplexu (4.26), ktery zlogaritmujeme a zderivujeme:
dlnk 1 dlnK*
ar T dr B

Derivace (d In K*/dT) zavisi na podminkach, za kterych reakce probiha:

(a) Pii izochorickém pritbéhu plati pro rovnovaznou konstantu van’t Hoffova izochora,

Oln K# AU*
== [4]
orT RT
14
kde AU = AH — AQV)* [5]
a pak ze vztahti [2] az [5] plyne
AH" = E* — RT+ A(pV)" [6]
(1) U reakci v plynné fazi za ptedpokladu idealniho chovani plati
AQVY = An" - RT [7]
kde An” je zména latkového mnozstvi pii aktivaci. Pak
AH'=E*— (1 - An") - RT [8]
Pro bimolekuldrni reakei je An" = 1 — 2 =—1 a zména entalpie pii aktivaci ma hodnotu
AH'=E*~2 - RT=95540 —2-8,314-350 = 89720 J (mol X" [9]
(i1) V kapalné fazi byvaji objemové zmény zanedbatelné a tedy
AH" = E* — RT=- 95540 — 8,314 - 350 = 92630 J (mol X")! [10]
(b) Za konstantniho tlaku pro rovnovaznou konstantu plati van’t Hoffova izobara,
# #
Oln K _ AU [11]
orT RT?
14
a pak
AH" = E* — RT=- 95540 — 8,314 - 350 = 92630 J (mol X")! [12]

Vztah [12] plati jak pro reakce v plynné tak pro reakce v kapalné fazi (AV” je zde zanedbatel-
né).
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Priklad 4-8 Arrheniova rovnice a teorie absolutnich reakénich rychlosti

Pro rozklad oxidu dusi¢ného v plynné fazi za konstantniho objemu byly stanoveny hodnoty rych-
lostni konstanty v zavislosti na teplot¢:

11°C |10°k. /s t/°C | 107 k. /s
20 0,84 45 24,95
25 1,72 55 75
35 6,65 65 240

(a) Vypocitejte aktivacni energii a piedexponencialni faktor Arrheniovy rovnice
(b) Stanovte hodnoty aktivagnich parametrti AF* | AH" a AS” pro tuto reakci pfi teploté 50°C.

Reseni:
(a) Podle Arrheniovy rovnice,
E*

Ik =In A-—2 [1]

je zavislost In k. na 1/T ptimkova (obr. ).

10%T In k.
3,411223 | —11,68728
3,354016 | —10,97060
3245173 | -9,61831
3,143171 | -8,29605
3,047387 | —7,19544
2,957267 | —6,03229

Porovnanim Arrheniovy rovnice [1] se rovnici

In k. = 30,7278 -

[2]

12431,6
T

ziskanou linearni regresi experimentéalnich dat, dostaneme

InA=30,7278 = A=272127-10"s" a i =12431,6 = E*=103356,3J mol
(b) Za konstantniho objemu plati rovnice [9] z Ptikladu 4-7:
AH'=E*~ (1 - An") - RT [3]

Pro rozklad N,Os , ktery je reakci prvého fadu (rozmér k. je s ), je An" =1 — 1 = 0 a pii teplot&
50°C plati

AH' = E* — RT=-103356,3 — 8,314 - 323,15 = 100669,6 J (mol X")' [4]

AU' = AH'— An" RT =AH" [5]

Zménu entropie pri aktivaci uréime z predexponencialniho faktoru:
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Rychlostni konstanta k. je konstanta imérnosti v rychlostni rovnici

dCA _ a B
T dr_kc cf -cq [6]

a rychlostni konstanta k& , ktera plyne z teorie aktivovaného komplexu (vztah (4.30)),

kg T A S* A H?
k= h -exp( R ]-exp(—ﬁj [7]
plati za predpokladu idealniho systému (jednotkové aktivitni koeficienty) v rychlostni rovnici
—d(CA/CSt)_k. A a. B g [8]
VA dr - cst cst

Porovnanim rovnic [6] a [8] dostaneme vz4jemny vztah mezi obéma rychlostnimi konstantami
k. =k-(cst)(-m [9]

Z rovnic [7], [9], [4] a [2] pro naSi reakci prvého adu dostaneme k. =k a

_ _ 12431,6 _ kz T AS* E*-RT
Ink.=1nk=30,7278 - T =In 7 + R RT [10]
. E*
Protoze 12431,6 = R’ [11]
. kg T AS*
je 30,728—lnT+T+1 . [12]
Odtud
kg T

A S# :R-(30,7278—1—ln 7

.10-23 .
]=8,314-{29,7278—ln1’38 10 323,15}

6,625-10734
AS" =1,58 JK ' (mol X"

Aktivacni zménu Helmoltzovy energie vypocteme z defini¢ni rovnice.

AF" =AU" = T-AS" = AH'— An" RT - T-AS" = 100669,6 — 0 — 323,15 - 1,58 [14]

AF"=100159 J (mol X"y

Priklad 4-9 Teorie absolutnich reakénich rychlosti, teplotni zavislost

Oxid dusnaty se rozklada podle rovnice 2 NO (g) & N, (g) + 02 (g). Pti teploté 1620 K ma
rychlostni konstanta pfimé reakce hodnotu k,+ = 1,094-107 mol m™> Pa s', pii 1640 K je
kp+ = 1,394- 107" mol m™ Pa s '. Zména tepelné kapacity pii vzniku aktivovaného komplexu
je ACp# =4 JK ' (mol X*)". Fugacitni koeficienty a kompresibilitni faktory jsou rovny jed-
né. Pro teplotu 2500 K maji reakéni entalpie a entropie hodnoty AH® = —181,28 kJ mol ' a
AS© = -25,142 T K" mol". Standardni stav je &ista slozka ve stavu idealniho plynu pii stan-
dardnim tlaku p* = 101,3 kPa.

(a) Urcete hodnoty aktivacnich parametri pfimé reakce pfi stfedni teploté 1630 K.

(b) Pti teploté 2500 K vypocitejte hodnoty aktivacnich parametrt ptimé i zpétné reakce.

(c) Vypocitejte hodnoty rychlostnich konstant ptimé a zp&tné reakce pii teploté 2500 K.
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Reseni:
(a) Z rozméru rychlostni konstanty plyne, Ze plati pro rychlostni rovnici
dn
~rde = ke Pho —kp- o2 P [1]

kde ¥ je objem systému v m’, p; parcialni tlaky jednotlivych slozek v kPa a 7 &as v s. Rychlostni
konstanta &, vypoctena z teorie absolutnich reakénich rychlosti podle vztahu (4.30),

kg T A S* A H?
k= 7 ~exp( R ]-exp(—v , [2]
plati pro rychlostni rovnici
2
_dpno /PY) _ PNo |, Po2 PN
O F g, t 2 L [3]
dz P Pt P
Porovnanim rovnic a ziskdme vztah mezi konstantami &+ a k-
ki=kye-p" RT , k =k, -p" RT [4]

Ptedpokladame, Ze v teplotnim intervalu 1620 az 1640 K jsou zmény aktivacni entalpie a entro-
pie konstantni. Z rovnic [2] a [4] dostaneme

kp+'p5t-RT'h:ASf_AHf

=7 R RT ° 151
kde kg = R/N.
#
R-ln(kp+-p5t-NA-h)=ASf—%, [6]

Z experimentalnich hodnot rychlostnich konstant &, pfi dvou teplotach vypocteme pomoci rovni
ce [6] oba aktiva¢ni parametry:

#
8,314-1n(1,094-10—7-101,3-103-6,022-1023-6,625-10‘34)=ASf—?6218 ,
-7 3 23 ~34 4y _AHY
8,314-1In (1,394-10-7-101,3-10° - 6,022-10-° - 6,625-10 ):AS+—1640 ,
Regenim t&chto dvou rovnic dostaneme hodnoty AH# a AS* pii stfedni teploté 1630 K
S 314 L0
AH? = . = =267644,25 J (mol XH!
1640 1620
ASf:%+8,314-ln(1,094-10‘7-101,3-103-6,022-1023-6,625-10‘34)

AS#* =-167 J K (mol X"

(b) Podle Kirchhoffovy véty je

2500
AH(2500K) = AHF(1630K) + [ ACH dT =267644,25 + (-4)-(2500 - 1630)
1630

AH#(2500 K) = 264164 J (mol X*) "
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Aktivaéni entalpii zpétné reakce vypocteme pomoci reakéni entalpie — vztah (4.31):

AH# (2500 K) = AH#(2500 K)— A H® =264164 — (181,28 - 10%) = 445444 J (mol X")!
+ T

Pro aktivacni entropii plati

2500 #
AC 2500
AS#(2500 K) = AS# (1630 K) 16[30 AT =167+ (-4) - In T=o

AS#(2500K) =—168,7 J K" (mol X"
a pro zpétnou reakce je podle vztahu (4.32)
AS*(2500 K) = AS#(2500 K) — A, S° =—168,7 — (-25,142) = —143,558 J (mol X"’

(c) Rychlostni konstanty pfimé a zpétné reakce zjistime z rovnice [2] pomoci aktivacnich paramet-
ri vypoctenych v ptredchozim odstavci

oo 168.7 264164
1 Ast o amt)  PL8314 T 8,314-2500
R RT ) 1,01310%-6,022-1023-6,625-103*

kP+ :pst.NA.heX

kpe =1,1523 - 10 " mol m > Pa*s™'

143,558 445444
~ 8,314  8,314-2500

" 1,013-105-6,022-1023 - 6,625-10734

1 (ASE AH?
TN R P\ TR RT

k, =3,8647-10"° mol m~> Pa s

Priklad 4-10 Vypocet reakéni rychlosti z aktivacnich parametru

Vypocitejte rychlost dimerizace ethylenu (E) na 1-buten (B) , 2 C;H4 (g) = C4Hs (g) , v molech
1-butenu, které se vytvoii v 1 m’ za hodinu pfi teploté 673 K v okamzZiku, kdy parcidlni tlak

ethylenu je 2-10° Pa. Jsou znamy hodnoty aktivaénich parametrii pii teploté 673 K
AH"=136,94kJ (mol X*)"' a AS"=-146,44 kJ K" (mol X*)™".

Predpokladejte idealni chovani vSech plynnych slozek. Standardni stav je Cistd slozka ve stavu
idealniho plynu pii tlaku p* = 101,3 kPa. Vysledek porovnejte s hodnotou okamzité rychlosti
vypoctenou na zdkladé rychlostni konstanty kg = 3,67 - 107 Pa™' h', ktera plati pro rychlostni
rovnici, v niZ je reak¢ni rychlost vyjadiena poklesem parcidlniho tlaku ethylenu za jednotku ¢asu
(Pa h™") jako funkce parcialniho tlaku ethylenu (v Pa).

Reseni:
Vypocet z teorie aktivovaného komplexu
Teorie aktivované¢ho komplexu uvadi pro rychlostni konstantu rovnici (4.30), z nizZ vypocteme

L ks T (AS#_AH#j_1,38~10‘23~673_ (—146,44 136940}2

h R RT 6,625-10-34 8,314 8,314-673

k=7.383510°s"
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Tato konstanta plati v rychlostni rovnici

d(pE/pSt):k.[p_Ejz

(—2)dr = o

Abychom vyjadfili casovou zménu koncentrace 1-butenu, pouzijeme stavovou rovnici idedlniho
plynu a vezmeme v Givahu stechiometrii, podle niz plati

dpp d
TETB = dpy=—2dpy=—2deyRT [2]

Kombinaci rovnic [1] a [2] dostaneme

(=2dcg-RT) L p%

(-2)dr st 3]

dey _ k pp_7.3835-10° (2:105)2
dr ~RT ps 8314:673 101,3-103

h-! Pa?
(NmK-!'mol"1)K Pa

=52106-10"molm>s'=1,8758 molm>h"'

=mol m™3 h‘l}

Vypocet z experimentdlni hodnoty rychlostni konstanty kyg = 3,67 - 107" Pa'h

Zadana rychlostni konstanta plati pro rychlostni rovnici

dp
Po dosazeni z rovnice [2]
(—2dcg-RT) 5
AL
de k .10-7
B _ _Tp_ oo 370 105y 1312 molm !

= - p2
dr  2-RT "F  2.8,314-673

-(Nm—2)2 =mol m-3 hl}

Teoreticka hodnota se od experimentalni 1isi o

1,312-1,876

A=100- 1312

=429 %
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