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Rychlost chemickych reakcii — dvod

- Rychlost / tempo / intenzita s veli¢iny ktorymi po kvantitativnej strénke opisujeme zmeny
vlastnosti prostredia v case.

« Aj pri hodnoteni procesov prebiehajlcich v prirode (¢i uz v slvislosti s kontaminaciou, $irenim
znecistenia, vyvojom situacie) si casto kladieme otazku, ako ¢i a ako rychlo sa meni
koncentracia urcitého kontaminantu v prostred;.

- Odpoved na danu otazku nutne suvisi s chemickou kinetikou, ktora sa zaobera rychlostou
chemickych reakcii, ich mechanizmami, jednotlivymi krokmi a faktormi ktoré ju ovplyviuju.

- Vieme, ze rozne reakcie prebiehajl roznou rychlostou. Oxidacia napr. metanu, alebo izooktanu
(pritomného v benzine) kyslikom bude prebiehat ovela rychlejSie, ako povedzme oxidacia Fe?*
na Fe3*.



Co ma vplyv na rychlost chemickych reakcif ?

- povaha reaktantov: skupenstvo, miedatelnost (v pripade kvapalin), rozpustnost (v pripade
tuhych latok), chemicka struktidra - komplexny faktor, priestorové usporiadanie atdmov, vazby
medzi nimi, ich povaha, stabilita vazieb

- Koncentracia reaktantov
- Teplota (resp. energeticky impulz)

 Pritomnost katalyzatora - tj. latky (chemického individua) ktord méa za nasledok urychlenie
reakcie, pricom mnozstvo katalyzatora na zaciatku reakcie je rovnaké ako na konci =
nespotreblva sa



Rychlost reakcie

- odraza rychlost zmeny koncentracie reaktantov a produktov. VSeobecna rychlost reakcie
predstavuje rovnaku hodnotu bez ohladu na to, ktory reaktant alebo produkt slizia ako
vychodisko kvantifikacie rychlosti.

aA+bB+ - —> ¢G+hH+

, , . 1 A[A] 1 A[B] 1A[G] 1A[H]
rychlost reakcie = - ——= - ———= — = ——
a Af b At g At h Af
« Vo vyraze mé A[X]/At zédpornl hodnotu, ak X oznacuje reaktant, aby bola rychlost reakcie

kladné cislo. Pre Ucel ziskania jednej hodnoty pre reakciu je potrebné vydelit vSetky rychlosti
prislusnymi stechiometrickymi koeficientmi



Rychlost reakcie (priklad: dve plynné latky v objeme 1L pri 230°C)

H,(g) + 2ICI(g) — I,(g) + 2HCI(g)

rychlost 1 rychlost rychlost 1 rychlost
rychlost reakcie = | poklesu | = E poklesu | =| narastu | = 5 narastu
[H; ] [IC] L] | HCI]

eriost rakcie = — =l )= J(ARy (Afj}) _ 1 Ama))
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Rychlost reakcie

« sklon priamky (doty¢nice) ako indikator, napr. momentalnej rychlosti

reakcie
* jednoduchy pristup = na urcenie sklonu priamky vyberieme lubovolné dva

body na priamke, napriklad P a Q. Z ich suradnic vypocitame:

zmena vertikal (y) ~ (—1.83) — (0.27)

el = = = —0.3 min~!
SO0 T Zmena horizontal (x) (8.5— 1.5) min i
Ay bod x,, y,
sklon —0.3 min—! sklon = m = o 2> V2
k= - = — 0.3 min~!
a

vSeobecna rovnica priamky: y = mx + b




Rychlostna rovnica

- pre reakciu, v ktorej su A, B, . . . reaktanty, ma vSeobecny tvar
rychlost = k[A][B] . . .

- Konstanta k sa nazyva Specificka rychlostna konstanta pre reakciu pri urcitej T. Hodnoty
exponentov x a y a rychlostnej konstanty k nemajl nevyhnutny vztah ku koeficientom v
vyvazenej chemickej rovnice a pre celkovl reakciu a musia sa urcit experimentalne.

« Exponenty ktorymi sa koncentrécie umocnuji (x a y) su zvycajne malé celé ¢isla alebo nula,
avsak v niektorych pripadoch méze ist o zlomky pripadne negativne hodnoty. Exponent =1 -
rychlost je priamo Umerna koncentracii reagujlcej latky. Druha mocnina = rychlost je priamo
Umerna druhej mocnine koncentracie. Ak je exponent 0 = rychlost je od koncentracie
reagujlcej latky nezdvisla (staci iba jej pritomnost). Hodnoty exponentov oznacujd tzv.
poriadok reakcie vzhladom k danej latke. Celkovy poriadok reakcie je dany suctom poriadkov
reaktantov (x +vy).



3NO(g) — N,O(g) + NO(g) r = k[NOJ’
druhy poriadok pre NO; druhy celkovo

2NO,(g) + Fi(g) — 2NO,F(g) r = k[NO,][F;]

prvy poriadok pre NO, a prvy pre F;
druhy celkovo

2NO,(g)—s 2NO(g) + O,(g) r = k[NO,J’

druhy poriadok pre NO_;
druhy celkovo

H,0,(aq) + 31”(aq) + 2H"(aq) — 2H,0(¢) + I,"(aq) r = &[H,0,][I"]

prvy poriadok pre H O, a prvy pre I';
nulty poriadok pre H'; druhy poriadok celkovo

Poriadky (exponenty) vo vyraze rychlostnej rovnice sa mdzu, ale aj nemusia zhodovat s koeficientmi
vyvazenej rovnice. Neexistuje sposob, ako predpovedat poriadok reakcie na zaklade vyvazenej
chemickej rovnice. Poriadky sa musia urcit experimentalne.

Poznamka: r = oznacenie pre rychlost reakcie



Specifickd rychlostna konstanta (k) - zopar poznédmok:

« ked' zistime poriadok reakcie, uré¢ime hodnotu k pre reakciu (pre urcité podmienky) na zaklade
experimentalnych dat

- hodnota sa vztahuje na Specifickd reakciu, ktord reprezentuje jej vyvazena rovnica
- jednotky k zavisia od celkového poriadku reakcie

- nemeni sa so zmenou koncentracie reaktantov ani produktov

- nemeni sa v Case

. vztahuje na reakciu pri konkrétnej teplote (meni sa ak zmenime T)

- zavisi od toho, ¢i je pritomny katalyzator



Interpretécia rychlostnej rovnice - priklad

« Majme hypotetickd rovnicu: A + B + C = produkty, rychlost = k[A][B]?

. Cosastane s rychlostou reakcie, ked' (a) Zdvojnasobime koncentraciu A bez zmeny koncentracie B
alebo C. (b) Zdvojndsobime koncentraciu B bez zmeny koncentracie A alebo C. (c) Zdvojnasobime
koncentréciu C bez zmeny koncentracie A alebo B. (d) Zdvojndsobime v3etky tri koncentréacie

sUcasne.

- Vidime, ze rychlost je priamo Umerna prvej mocnine [A]. Nemenime [B] ani [C]. Zdvojnasobenie [A]
spbsobi, Ze sa reakénd rychlost zvysi faktorom 21= 2, takze sa reakéné rychlost zdvojnésobi.

« Kedze rychlost je priamo Umerna druhej mocnine [B], teda [B]?a nemenime [A] ani [C],
zdvojnasobenie [B] (zvysenie [B] faktorom 2) spdsobi, ze sa reakéna rychlost zvysi faktorom 22= 4.

« Reakéna rychlost je nezévisld od [C], takze zmena [C] nespdsobi Ziadnu zmenu reakénej rychlosti.

. /dvojnésobenie vSetkych koncentracii by spésobilo zmeny opisané v (a), (b) a (c) sicasne. Rychlost
by sa v dosledku zmeny [A] zvysila 2-ndsobne, v désledku zmeny [B] 4-ndsobne a zmenou [C] by
nebola ovplyvnena. Vysledkom je, Ze rychlost reakcie sa zvysi 21 x 22 = 8-nésobne.



Koncentracia vs. ¢as

. Casto chceme poznat koncentraciu reaktantu, ktord by zostala po uplynuti urcitého ¢asu, alebo
ako dlho by trvalo, kym sa dané mnoZstvo reaktantov spotrebuje.

-« Rovnicu, ktora spédja koncentraciu a cas, nazyvame integrovana rychlostna rovnica. Mozno ju
tiez pouzit na vypocet polcasu rozpadu t,, reaktantu, co je Cas potrebny na to, aby sa polovica
reaktantu premenila na produkt(y).

- Integrovana rychlostna rovnica a polcas rozpadu sa liSia pre reakcie rézneho poriadku.



Reakcie prvého poriadku

« Prireakcidch aA - produkty, ktoré prebiehajl podla prvého poriadku mé integrovana

rychlostna rovnica tvar: [A]
ln<m) = akt
- Kde [A] je koncentréacia reaktantu A na zaciatku reakcie a [A] je jeho koncentréacia v Case t
(neskor). Zo vztahu vyjadrime t: 1 ( [A}())
t = —Inl ——
ak [A]

- Pre tzv. polcas (t,,) plati, Ze vtedy zreagovala polovica pévodného [A]y, takzZe polovica zostane.
Inak povedané, v polcase plati [A] = % [A],.

o1 Ay 1 ~In2 _ 0.693
1/2 ok %[A]O ak Ly = ab - ab

- V reakciach prvého poriadku polcas rozpadu nezavisi od pocCiatocnej koncentracie A,

In 2 >




Reakcie druhého poriadku

Pri reakciach aA - produkty, ktoré prebiehajd podla druhého poriadku ma integrovana

rychlostna rovnica tvar: 1 1
—— —— —

(Al [Aly

Podobne ako v predchadzajicom pripade [A]; je koncentrécia reaktantu A na zaciatku reakcie
a [A] je jeho koncentrécia v ¢ase t (neskdr). Ak uvazujeme o polcase t,,, bude platit [A] = 7% [Alg
Cize: 1 1 g

- = arxty

Al [Aly

/jednodusenim a vyjadrenim t; , dostaneme vztah medzi rychlostnou konstantou a t; 5.

1
Ly = ak[A],

V tomto pripade hodnota t,/, zavisi od pociatocnej koncentracie A



reakcia prvého

1.0 poriadku
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Graf vlavo zobrazuje zavislost koncentracie od ¢asu pre reakciu prvého poriadku. Pocas prvého polcasu (1,73 s)
koncentracia A klesne z 1 M na 0,5 M. Za dalsich 1,73 s koncentracia opat klesne na polovicu, z 0,5 M na 0,25 M atd..
Pre reakciu prvého rédu ty, (t;, = In2/ak = 0,693/ak) nezavisi od koncentrécie na zaciatku.

Graf vpravo znazornuje zavislost koncentréacie od ¢asu pre reakciu druhého poriadku. Hodnoty a, [A]; a k sU rovnaké
ako v predchédzajicom pripade. Pocas prvého poléasu (2,5 s) klesne koncentracia A z 1 M na 0,5 M. Nasledne klesne
opat na polovicu v rozmedzi 2,5 az 7,5 s, takze druhy pol¢as rozpadu je b s. Polcas rozpadu zac¢inajici pri 0,25 M je 10
s. Pre reakciu druhého radu je t;, (t,, = 1/ak[Aly) nepriamo Umerny koncentracii na zaciatku.



Reakcie nultého poriadku

« Prireakcidch aA - produkty, ktoré prebiehajl podla nultého poriadku, kde rychlost reakcie

nezavisi na koncentracie.

1/ AlA
rychlost’ = ——( [ ]> =k

a\ At

- Integrovana rychlostna rovnica ma tvar:
[A] = [Alo — akt
- Vztah pre polcas:

Ay
‘12 = 2ak

/a konstantnych podmienok je rychlost konstantna, ale mdze
sa menit, ak sa zmenia iné premenné. Zdanliva ,konstantnost”

rychlosti plati iba vtedy, ked' faktory urcujldce k zostavaju

-/

fixné. Napr::

Teplota: k sa meni s teplotou (plati Arrheniova rovnica). Ak
sa teplota zmeni, zmeni sa aj rychlost.

Dostupnost katalyzatora: Na katalytickych povrchoch
prebieha vela reakcii nultého poriadku (napriklad rozklad
amoniaku na platinovom povrchu). Reakcia je nultého réadu
iba vtedy, ked' je povrch nasyteny molekulami reaktantov.
Ak povrch nie je nasyteny (napr. pri nizkych
koncentracidch), reakcia prestava byt nultého rédu a
rychlost klesa.

Intenzita svetla (pri fotochemickych reakcidch): Ak reakéné
rychlost zavisi od toku fotdnov a nie od koncentracie
reaktantov, potom zmena intenzity svetla zmeni rychlost.




Ako zistit, ktord rovnicu pouzit na rieSenie konkrétneho problému?

 Podstatny rozdiel medzi jednoduchou formou rychlostnej rovnice a integrovanou je, ze jednoduchy
vyraz pre rychlost spdja rychlost a koncentraciu, zatial ¢o integrovana rovnica naraba s ¢asom a
koncentraciou.

- Ked potrebujeme najst rychlost, ktora zodpoveda konkrétnym koncentraciam, alebo koncentracie
potrebné na dosiahnutie pozadovanej rychlosti, pouzijeme jednoduchu formu rychlostnej rovnice;
ked' je v probléme zahrnuty Cas, integrovana rychlostna rovnica je lepsou volbou.

- pre oba typy rovnic je potrebné si zvolit medzi nultym, prvym alebo druhym poriadkom
 Prirozhodovani méze byt ndpomocné:

, Av - , . | | iadok jednotky &
a. Vyjadrenie problemu mdéze explicitne uvadzat, aky je poriadok reakcie. poraco Jecnor®y

. 2ac |
b. M6Ze byt uvedeny vyraz rychlostnej rovnice, aby bolo mozné urcit 0 M - Cas 1
poriadok reakcie z exponentov v danom vyraze. 1 cas
2 M- ¢as ™!

c. M6Zu byt uvedené jednotky Specifickej rychlostnej konstanty ktoré su

charakterické pre poriadok reakcie.



Rovnice a reakéné poriadky (zhrnutie)

poriadok
nulty prvy druhy
rovnica rychlosti r =k r = k[A] r = k[A]?
: , Ay 1 1
integrovand forma  [A] = [A], — akt In m = akt Al = B
0
Ty (Al In2  0.693 1
ol1cas =
SR S 2ak ak  ak ak[A],
V literatlre sa stretdvame s réznymi vyrazmi; napr.
nov&ie zdroje neuvadzaju &len “a", ktory vyjadruje nulty: [A] — [A]O — kt
koncentraciu uvazovanej latky na zaciatku. V povodnych
vztahoch sa pri "k" pouzival pomer x/a (kde x je  1nlAl = In[Ala —
zreagované mnozstvo v ¢ase t, ¢ize a - x = [A] ) a nie PIvy. [ ] [ ]O kt
priamo koncentracia. Okrem toho sa pri reakciach 1.
. . . v druhv: iy ey A + kt
poriadku namiesto pomeru logaritmov pouziva vo ruhy: 74 — T[4

vyjadreni ich rozdiel, ¢o zopoveda réznym algebraickym
Upravam.




Kolizia molekul (elementarnych castic) reagujlcich latok

« Aby chemicka reakcia mohla prebehnit, musi dojst ku kolizii chemickych individui (atémov,
ionov, molekul,...), avdak kolizia samotna nezarucuje, ze dojde k reakcii.

« Podstatnym parametrom ovplyvnujdcim reaktivitu latok je teplota (a v pripade plynov aj tlak).
Pripomenme si, Ze priemerna kineticka energia urcitého mnozstva molekul je Umerna ich
absolUtnej teplote. Pri vyssich teplotach ma viac molekul dostatok energie na reakciu.

- Ako uz bolo naznacené délezitym faktorom je samotna struktdra latok, polarita vazieb,
distriblcia naboja v ramci struktury latky.

- S tym Uzko sUvisi fakt, ze pre zreagovanie latok je podstatna vzajomna orientacia molekdl,
resp. Struktdrnych jednotiek reagujlcich latok.



NO + N,0 — NO, + N,

N=C

vzajomna orientacia molekul,
resp. Castic pri kolizii je dblezita
pre priebeh reakcie

:

(a) kolizia priazniva pre reakciu

:

:

(b) kolizie nepriaznivé pre reakciu




Tedria prechodného stavu

- Chemické reakcie zahrnaju tvorbu a zanik chemickych vazieb. Energia spata s chemickou
vazbou je forma potencialnej energie. Reakcie su sprevadzané zmenami potenciadlnej energie.
/vazme hypotetickl reakciu prebiehajlcu pri urcitej teplote.

A+B,>AB+B

- /meny potencialnej energie reagujlcich latok a produktov pri reakcii sa daju graficky znazornit
a porovnat zakladny energeticky stav reaktantov a zakladny energeticky stav produktov.
Energia uvolnena (alebo spotrebovana) pri reakcii je dana rozdielom dvoch energetickych
hladin, ¢o slvisi so zmenou entalpie, AH®_

- Aby doslo k reakcii a tvorbe chemickych vazieb, musia byt niektoré vazby prerusené. K tomu
mobze dojst iba vtedy, ak je pre zrazku molekul charakteristicka dostatocna kineticka energia,
umoznujlca prekonat potencidlnu E pdsobiacu v prospech existujlcich vazieb. Podla tedrie
prechodného stavu, reaktanty prechadzaju kratkodobym, vysoko-energetickym stavom,
nazyvanym a prechodny stav, pred tym ako vzniknU produkty:.



Tedria prechodného stavu

A+B—B— A-B-B — A—B+B

reaktanty produkty
A + B, AB + B

prechodny stav
AB,

Aktivacna energia (alebo aktivacna bariéra, E_), je
kinetickd energia, ktord musia mat molekuly
reaktantov aby dosiahli prechodny stav. Ak molekuly A
a B, nemaju pri kolizii potrebné mnozstvo E, reakcia
nemdze prebehndt. Ak maju dostatok E na prekonanie
bariéry a dosiahnutie prechodného stavu, reakcia
mdze pokracovat. Ked atomy prejdu z prechodného
stavu do fazy tvorby produktov, uvolni sa E. Ak reakcia
vedie k Cistému “zisku" E a do okolia sa jej vrati viac
ako sa spotrebovalo pri aktivacii, reakcia je
exotermicka. Ak reakcia vedie k Cistej “strate”
(absorpcii) E, ¢ize pri premene prechodného stavu na
produkty sa jej uvolni menej v porovnani s E_, reakcia
je endotermicka. Cisté uvolnenie energie je E, .

energia

energia

exotermicka reakcia

A---B---B

F

T

'

dopredna £,

reakcia reverzna

reakcia

reaktanty ——
LD AB + B
priebeh reakcie
endotermicka reakcia
Vﬂ* 4
B
reverzna
E, reakcia produkty
dopredna ﬂ AB + B
reakcia
reaktanty AE,_
A+B,

priebeh reakcie



Reakény mechanizmus a vyjadrenie reakénej rychlosti

 Niektoré reakcie prebiehajd v jednom kroku, ale vacsina reakcii prebieha v sérii
elementarnych (¢iastkovych) krokov. V. mnohych mechanizmoch je vSak jeden krok ovela
pomalsi ako ostatné. Cesta, ktorou reakcia prebieha, sa nazyva reakény mechanizmus.

 Celkova reakcia nikdy nemdze prebehndt rychlejsie ako jej najpomalsi elementarny krok.

- Tento najpomalsi krok rychlost-urcujici krok reakcie. Analogicky si predstavme, Ze ¢asto
jazdime vzdialenost 120 km rychlostou 60 km/h, ¢o trva 2 hodiny. Jedného dna sa vdak na
trase stane nehoda, ktord spbsobi niekolkohodinové zdrzanie. Po prejdeni miesta nehody
obnovime rychlost 60 km/h. Ak by celkovy ¢as tejto cesty bol 4 hodiny, priemerné rychlost by
bola 120 km/4 hodiny, ¢ize iba 30 km/h.

- Vyvazena rovnica pre celkovu reakciu sa rovna suctu vsetkych jednotlivych zakladnych krokov,
vratane vSetkych, ktoré by mohli nasledovat po kroku urcujicom rychlost. Znovu
zd6raznujeme, Ze exponenty rychlostnej rovnice sa nemusia nutne zhodovat s koeficientmi
celkovej vyvazenej rovnice.



energla ——p

Reakény mechanizmus

celkova

H,(g) + L(g) — 2HI(g) r = k[H,][1;]

i

H, + 1,

\ l Cisty “zisk” E

2HI

Jedna z prvych kinetickych stddii zahrnala
reakciu vodika a jodu v plynnej faze za
vzniku jodovodika. Zistilo sa, Ze reakcia je
prvého poriadku pre vodik aj jéd.

(1) L — 2B (rychlo)
Q) +H — (rychlo)
G- —— 2HI (pomaly)

Hz o5 IZ — ZHI

priebeh reakcie —>-




Teplota: Arrheniova rovnica

« Priemernd kineticka energia molekul je Umerna ich absolutnej teplote. Pri urcitej teplote T1 ma
urcity podiel molekul reaktantov dostatocnu kinetickd energiu KE > E_, aby pri zrézke
zreagovala a vytvorila produkt(y) reakcie. Pri vy3sej teplote, mé vacsia cast molekdl potrebnd
aktivacnu energiu a reakcia prebieha rychlejsie.

- Na zaklade experimentalnych pozorovani Svante Arrhenius navrhol matematicky vztah medzi
aktivacnou energiou, absoldtnou teplotou a $pecifickou rychlostnou konstantou reakcie.

L
P = Ae_Eﬂ/RT logaritmicky tvar = Ink=1InA — -
RT
- \VV danom vyraze je A konstanta s rovnakymi jednotkami ako rychlostna konstanta. Rovna sa

podielu kolizii so spravnou orientaciou, pri zhodnej — jedno molarnej koncentracii reaktantov. R
je univerzalna plynova konstanta, vyjadrena rovnakymi energetickymi jednotkami v Citateli ako
sa pouzivaju pri E,. Napriklad, ked' je E_ zndme v J/mol, je vhodna hodnota R = 8,314 J/mol K.
Jednotka ,mol" sa tu interpretuje ako ,mol reakcie”.




E

a

RT

Teplota: Arrheniova rovnica  p = 4e Ea/RT ogaritmicky tvar> Ink = In A —

. Cim vacsia je hodnota Ea, tym mensia je hodnota k a tym pomalsia je rychlost reakcie (za inak
nezmenenych podmienok). Je to preto, Ze dochadza k mendiemu poctu zrdZzok s dostatocnou
energiou na prekonanie vysoko-energetickej bariéry.

- Arrheniova rovnica predpoveda, ze zvysenie T vedie k rychlejSej reakcii pri rovnakej Ea

a koncentracii reagujlcich latok.
I aksail E/RT —E/RT &% k reakcia sa

o — = = I = I = iy
ZVySi pokles narast narast narast zrychli

- Pozrime sa, ako sa rychlostna konstanta meni s teplotou pre danu reakciu. Predpokladajme, zZe
aktivacna energia a faktor A sa s teplotou nemenia. Arrheniova rovnicu pre reakciu moze

zohladnovat dve rozne teploty. 7 50,000 J/mol { :
In—* = —~ ( . ) = 0.647
ky E. [ 1 1 b, (8.314]/mol-K)\ 300K 310K
111 P e b
ky  R\Ty T 2= 191~
|




frakcia molekul s danou
kinetickou energiou

frakcia molekul s danou
kinetickou energiou

Ea Eal Eul
kineticka energia (b) kineticka energia

~
V]
~

(a) Vplyv teploty na pocet / mnoZstvo molekdl, ktoré majd kinetickl energiu vacsiu ako E_. Pri T, mé
vySsi podiel molekul aspon E, aktivaénu energiu. Plocha medzi distribu¢nou krivkou a horizontalnou
osou je umerna celkovému poctu pritomnych molekul. Celkové plocha je rovnaké pri T, a T,. Tiefované
oblasti predstavuju pocet Castic, ktoré presahujd aktivacnu energiu E..

(b) Uvazujme dve hypotetické reakcie 1 a 2, kde aktivacna energia reakcie 1 je mensia ako aktivacna
energia reakcie 2 — to znamena, ze E_, < E_,. Pri akejkolvek danej teplote mé& vacsi podiel molekul
energie presahujice E_; ako tie, ktoré presahuju E_,, takze reakcia 1 by mala vyssiu Specifickd
rychlostnl konstantu k ako reakcia 2 pri rovnakych koncentraciach reaktantov.



Arrheniova rovnica: urcenie aktivacnej E pomocou grafického zndzornenia

- Ked si zoberieme logaritmicky tvar Arrheniovej rovnice a porovname ho s rovnicou priamky,
vidime moznosti ako cleny Arrheniovej rovnice dosadit do rovnice priamky.

| k_—<%>(l>+l A
%, ARJAT) T

L TT ]

* Hodnota faktora frekvencie zrazok, A, je takmer
konstantna pri miernych zmenach teploty. Preto mozno
In A interpretovat ako konstantny ¢len rovnice
(priesec¢nik). Sklon priamky ziskanej vynesenim (n k
oproti 1/T sa rovné - E_/R. To ndm umoznuje urcit

/sklonz -

Il

N

=

_|_

N
In k =—

hodnotu aktivacnej energie zo sklonu priamky.
/T =——>



Uginok katalyz&tora

« napr. cér (Ce**) oxiduje iony talia (Tl*) v roztoku; tato reakcia mdze byt katalyzovand pridanim
malého mnozZstva rozpustnej soli obsahujidcej idny manganu (Mn?*). Mn p6sobi ako homogénny

katalyzator. -
Mn-* 3F g &
—— 2Ce’" +T1

2Ce* + TI17
- Cast katalyzatora Mn?* reaguje v kroku 1, ale rovnaké mnozstvo sa regeneruje v kroku 3 a je
teda k dispozicii na opatovnud reakciu. Dva idny zobrazené na oranZzovom pozadi (Mn3*a Mn**)
s’ reakéné medziprodukty. 16ny Mn3* sa tvoria v kroku 1 a spotreblvaji sa v rovnakom
mnozstve v kroku 2; podobne sa iony Mn%* tvoria v kroku 2 a spotreblvajl sa v rovnakom

mnozstve v kroku 3.
Ce** + Mn?*t — > Ce’t + I  krok 1

Ce"* + i —— Ceo’t + i krok 2
I - 11" —— Mn’t + TIPP* krok 3
et + TIF —s 2Ce™ 4 TIT celkovo




E_ bez katalyzatora

Uginok katalyz&tora

Katalyzator poskytuje odlisny T E, T

mechanizmus, zodpovedajlci g) v gj)

ceste s nizsou energiou, pre L%) ;ﬁ)

tvorbu produktov. AE,..

Katalyzovana reakcia

zvyCajne prebieha v -

niekolkych krokoch, kazdy s , , , , _ ,
Priebeh reakcie bez katalyzatora Priebeh reakcie s katalyzatorom

vlastnou bariérou, ale

celkové energeticka bariéra Ked je pritomny 3 .
‘ot - - katalyzator, energetickd & .2
pre Cistu reakciu, Ea' I€ . ,y v .g 3 %D minimum kinetickej E
nizdia ako bariéra pre bariéra sa znizuje. = 5 potrebnej pre katalyzovanii
y . Pret VT lekUil S 2 reakciu
nekatalyzovanu reakciu, E,.  TT€t0 MaVviat Motexu gfg e B
.. , . . ’ Q
Hodnota E_ , reaktantov a minimalnu kinetickd =B potrebnej pre reakciu
. V] Q ] 2 -
oroduktov sa v&ak nemenf.  energiu potrebnuy na < % bez katalyzatora
- S
reakciu. N

kineticka energia



Kinetika reakcii v environmentalnom kontexte

 Reakcie nultého poriadku: ¢asto ich pozorujeme pri reakciach, kde je reaktant v nadbytku
alebo kde reakcia prebieha na povrchu (napr. katalyzatora).

« Rozklad oxidu dusného (N,0) v stratosfére proces hra podstatnd Glohu pri poskodzovani
ozénovej vrstvy; pri jeho rozklade vznika reaktivna forma kyslika, ktoré dalej reaguje s N,O za

vzniku NO, ktory nasledne reaguje s ozénom:

1. NoO + hv — N2 + O(lD) 2. N2O + O(ID) % ONG 3. NO+ O3 — NO2+ O

 Reakcia (1) prebieha podla nultého poriadku. Po zacati reakcie sa rychlost rozkladu stava
nezavislou od koncentracie N,O, pretoze rozklad je primarne “"pohanany” ultrafialovym

Ziarenim, ktoré je konstantné.



Kinetika reakcii v environmentalnom kontexte

V reakcidch prvého radu je rychlost reakcie priamo Umerna koncentracii jedného reaktantu.
Toto je bezné v mnohych environmentalnych procesoch, kde sa znecistujlca latka alebo
reaktant casom rozpada.

« Réadioaktivny rozpad uhlika ("C). Ide o reakciu prvého poriadku, ¢o znamena, ze rychlost
rozpadu zavisi iba od mnozstva pritomného uhlika-14:

‘Ihc — ‘IL;N + B

- Polcas ™C je priblizne 5730 rokov, ¢o ho robi uzito¢nym nastrojom pri rédiokarbénovom
datovani - odhad veku organickych materialov.

- Datovanie pomocou “C poméha pochopit vek biologického materialu a posudit procesy
uhlikového cyklu. Uplatnenie ™C analyzy v paleoklimatologii, archeolégii a ekoldgii.



Kinetika reakcii v environmentalnom kontexte

« V reakciach druhého poriadku je rychlost Umerna druhej mocnine koncentracie jednej
reagujucej latky alebo sucinu koncentracii dvoch reaktantov.

« Tvorba ozénu (03) z molekularneho kyslika (0,) v pritomnosti UV Ziarenia je reakcia druhého
poriadku:

0,+ 0 — UV ziarenie — 0Oj

« Reakcia zavisi od koncentracie molekuladrneho kyslika (0,) aj atémového kyslika (O), ¢o

znamena, ze rychlost tvorby 0zéonu sa zvysuje so zvysujlcou sa koncentraciou O, alebo O.



Kinetika reakcii v environmentalnom kontexte

« Transformacné procesy pesticidov (napr. malation). Malatién je organofosfatovy pesticid, ktory podlieha
hydrolyze v péde a vode. Reakcia sa riadi kinetikou prvého poriadku.

- Malatién + H,O0 — Malaoxdn + Iné produkty

« Mechanizmus: hydrolyza malationu je jednoducha substitu¢né reakcia, pri ktorej voda (H,0) nahradza
odstupujicu skupinu na molekule malatidnu, ¢im vznikd malaoxdn (toxickejSia zlUcenina) a dalSie vedlajsie
produkty.

- zdvisi iba od koncentracie malatiénu. S klesajucou koncentraciou malatiénu sa rychlost hydrolyzy Umerne
spomaluje.

« Environmentéalny kontext:

Vplyv na vodné ekosystémy a organizmy. ToxickejSi malaoxén sa moze akumulovat v organizmoch
a v potravovom retazci.

Proces hydrolyzy je tiez délezitym faktorom pretrvavania pesticidov v péde a vode. Pochopenie jeho kinetiky
pomaha pri hodnoteni rizika kontaminacie a pri pripadnej sanéacii znecistenia.

Reakciu mo6zu urychlit faktory prostredia, ako je pH, teplota a pritomnost katalyzatorov (napr. idny kovov).



Premena vybranych radionuklidov (reakcie prvého poriadku)

Izotop °Sr bol (bol spolu s dalSimi
radionuklidmi) do atmosféry uvolneny v
dosledku testovania jadrovych zbrani. 14
Nakolko po chemickej stranke existuje
podobnost medzi Sr a Ca, v sucasnosti
nachadzame Sr v meratelnych mnozstvach
v roznych biologickych materialoch,
tkanivach, pletivach alebo tekutinach, ako
su mlieko, kosti, zuby, potraviny alebo
vodné zdroje. Rozpad °°Sr produkuje beta |
Ziarenie s pol¢asom 28 rokov. Pokial' ide o |
vplyv °9Sr na [udské zdravie, vo vyssich i
mnozstvach moze prispiet k vzniku Y Tm_
1
I

90 90 0
>3 Y +_ |

o
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leukémie, alebo rakoviny kostnej drene.
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Premena vybranych radionuklidov (reakcie prvého poriadku, 1#C datovanie)

princip metddy urcovania veku fosilnych C materialov: stanoveny vek zodpoveda
14N _‘_ n %14 C _I_ v . 1BV , , . .

P | ¢asu od kedy prestala prebiehat latkova vymena medzi materidlom vzorky a
atmosférou.

priklad: prostrednictvom hmot. spektrometrie AMS
bolo zistené, Ze hodnota #C/12C vo vzorke zodpoveda

8: i 0,162 hodnoty *C/ 12C v Standarde (kys. Stavelovej)
~ ~2 0.7 -
O O 06 - dosadenim 0,162 do vztahu
% % 05 | y = -8033In(x) za x a naslednym vypocCtom
< | < ziskame udaj o veku vzorky 14 647 r.
U 04 4
0.3 -
02 - vzorka
All4Cc — 14N + 0B ol
6 7 —i O T T T

0 10000 20000 30000 40000 50000
¢as (r. pred 1950)



Premena vybranych radionuklidov (reakcie prvéeho poriadku, datovanie U rudy)

Zistilo sa, Ze vzorka uranovej rudy
obsahuje 4,64 mg 238U a 1,22 mg
206pp, Odhadnite vek rudy. Polcas
rozpadu 238U je 4,51 x 10° rokov.
Povodna hmotnost 238U sa rovna
hmotnosti zostatkového 238U vo
vzorke plus hmotnost 238U, ktora sa
premenila na 2%¢Pb. Rychlostnu
konsStantu k ziskame z hodnoty
polcasu rozpadu 238U. Pri vypocte cCasu
vychadzame z pomeru pévodného
mnoZstva 238U a zostatkového 238U.

1. Najprv vypocitame mnozstvo 238U, ktoré sa muselo rozpadnut,
aby vzniklo 1,22 mg 2%pb.

238 mg 238U

206 mg 206ph

- 7 T 7 272RT T
1 ing B30 = 1.22 g 299Pb X = 1.41 mg +°°U

2. Vzorka teda povodne obsahovala 4,64 mg + 1,41 mg = 6,05 mg 238U.
Nasledne pocitame rychlostnu konstantu, pomocou vztahu pre polcas.

0.693 0.693 0.693 )
g =—p - &= e BELK Wy Ry
3. ked' mame konstantu Ag
k a pomer pévodného In (—\> = kt
a zostatkového 238U, o
mozeme vypocitat cas I <("()) mg) = (1.54 X 10~10y—1);
- zistime, Ze vek U 4.64 mg '
rudy je cca 1,7 miliardy In 1.30 = (1.54 X 10-10y~1);
rokov. 0.262

-=; mmmp = 1.70 X 107

1.54 x 1010y~
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L4510 x 10%y
“¢Th —> B
V4 / . . . 74 l (l
Premena vybranych radionuklidov (datovanie) 24Py — B
6. /) h
. , v 23U > a
Opisané dva priklady datovania su odlisné 247 X107y
(s() ll —
V pripade C metddy je princip stanovenia zaloZeny iba na jednej reakcii, ktora '”l 20 X(xl(ﬁ

ma polcas 5730 rokov —;(’1[11 (—0» o
14 14 0 AR
6C — 7N + _ B 979

ectRn —> @
86
3.82d
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Pri datovani uranovej rudy sme koncepciu znacne zjednodusili. 238U sa totiz sl
premiena na 2%Pb cez niekolko medzi produktov, ktoré su sucastou tzv. |

uranového rozpadového radu. * < e i B
PolCasy premeny jednotlivych radionuklidov su vSak natolko nizke (v porovnani B < -HBi a

s 4,51 x 10°), Ze ich mOzeme zanedbat; najvacsie skreslenie bude sp6sobené Gl / ' _
zanedbanim premeny 234,,U = 239, Th s pol¢asom 2,47 x 10° rokov. Aj to v3ak je a < 2[3Po =g
pomerne akceptovatelna chyba pokial ide o miliardy rokov. Cize, korektnejsie je 1.6 X '“_45\ } £
vnimat vypocitanu hodnotu 1,7 miliardy rokov ako mierne podhodnotenut 219pb — B
vzhladom na “skutocny vek” rudy. o Jwéi _2*()'4 4

100% / 5.01d
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