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Kemijska termodinamika

FIZIKALNA KEMIJA

Bavi se: — upoznavanjem stanja tvari i procesa
— odnosom svojstava (fizikalnih vé&ina)
- prer&unavanjem fizikalnih vetina (indirektno mjerenje)

- predvidanjem svojstava i pojava

1. KEMIJSKA TERMODINAMIKA

Fenomenoloska termodinamika promatra:

SUSTAV OKOLINA

OTVORENI ZATVORENI
Moguca izmjend Nema izmjene
tvari. tvari.

IZOLIRANI ADIJABATSKI DIJATERMNI
Nema izmjene topling. [Nema izmjene toplin Mogucta izmjena
Nema izmjene radg. |Moguca izmjena rad energije.
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Stanje sustavaopisuju fizikalne veliine:
— mnozina molekula, masa sustava
- volumen
- temperatura

- tlak

Fizikalne veltine mogu biti ekstenzivneglovise o broju jedinki u sustavu, npr. masa,

volumen) iintenzivng(ne ovise o broju jedinki u sustavu, npr. gaatdemperatura).
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Agregacijsko (agregatno) stanje tvari

g - plinovito stanje | - tekie stanje s évrsto stanje

cr - kristalno stanje sIn - otopina ag - vodetagpma
ageo - vodena otopina pri beskaimom razrijgenju

Proces predstavljapromjenu stanja sustava. Promjena neke fizikalii€ine, X, jednaka
je:

AX = Kyonano — Xpoéetno =X =X (1.1)
NULTI STAVAK TERMODINAMIKE
Termodinamika temperaturdl, moze se definirati kao:
T=lim— (1.2)
gdje jen ukupna mnozina kinetkih jedinki u plinu, tj. atoma i/ili molekula.
“Ako se sustav A nalazi u tertkioj ravnotezi sa sustavom B, a sustav B se nalazi u

termickoj ravnotezi sa sustavom C, ongase i sustav A nalaziti u ter¢kDj ravnotezi sa

sustavom C.”

A B C

Ta=Ts
= Ta=Tc
Te=Tc
Napomena: Celsiusova temperatufadefinirana je izrazom:

91°C=T/K-273,15 (1.3)

Razlika Celsiusovih temperatura po iznosu je jedraklici termodinandkih temperatura.
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PRVI STAVAK TERMODINAMIKE
Unutrasnja energija izoliranog sustava je stdlha,konst.

Energija ne moze nastati ni nestati, ona mijenj&ob

Unutradnja energija, U, je funkcija stanja (oddena je iskljdivo stanjem sustava, a ne i

putem kojim se u to stanje doslo).
A
y B

A

>
X

Slika 1.1. Funkcija stanjd& = f(x,y); AF = Fg —Fa.

Molarna unutrasnja energija: U, = v (1.4)
n
Promjena unutrasnje energije: AU=U,-U,
AU=qg+w (1.5)

gdje jeq izmijenjena toplina, & izvrSeni rad.
Toplina je energija prenesena kroz dijatermnurskijeiz sustava u okolis ili obrnuto, kada

su temperature sustava i okoliSa ré&is

dg=CdT (1.6)
Koeficijent proporcionalnosti
dqg
= 1.7
daTr (L.7

naziva se toplinskim kapacitetom i ekstenzivna ¢dicina. U sl¢aju kada je toplinski

kapacitet neovisan o temperaturi vrijedi:

c=-49 (1.8)
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Toplinski kapacitet tvari svodi se na intenzivnui&eau dijelienjem s mnozZinontime se
dobiva molarni toplinski kapacitet:

C. == (1.9)

ili pak s masom Sto daje spe¢ifi toplinski kapacitet:
C

c=— (1.10)
m
Predznaci: dowtenje topline sustavu: g>0
odvaienje topline iz sustava u okolinu: g<o0
rad izvrSen nad sustavom: w>0
sustav vrsi rad nad okolinom: w<0

Opcenito je volumni rad (potiskivanje okoline ili sast) jednak:
2 2
w= —des:—j paV (1.11)
1 1

Pri stalnom tlaku volumni rad jednak je:
w=-p(Vo.—V;) =-pAV (p = konst.) (1.12)
Rad izvrSen pri izotermnom reverzibilnom procesiedlan plin):

v, v,
w=-| pdv:—nRTjd—V:— nRT-Z= nRIA-2 (1.13)
v % \/ \V/ o}

1

U slwtaju kada nema drugog rada osim volumnog, toplieagsena pri stalnom volumenu
(w = 0) jednaka je promjeni unutrasnje energije:

AU=qy (V=Kkonst.) (1.14)

Dovede li se sustavu toplina pri stalnom tlakuijedlzagrijavanja povat ¢e se volumen i
sustawe vrsiti rad. Izmijenjena toplina je:
o =AU - w=AU + pAV  (p = konst.) (1.15)
uz pretpostavku da je jedini oblik rada volumni.rad
Gornji se izraz mozZe napisati kao:
Op =Uz—Uy +pVo—pVy = (U2 + pV) — Us + pV1) =Hz —H; =AH (1.16)

Pri tome je uvedena nova funkcija stanja:
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H=U+pV (1.17)
koja se nazivantalpija, H. 1z jednadzbe (1.16) vidljivo je da je promjenaadpije jednaka

izmijenjenoj toplini pri konstantnom tlaku.

Toplinski kapacitet ovisi o uvjetima pri kojima semjenjuje toplina. Stoga mozemo
definirati izohorni toplinski kapacite¥/(= konst.):

0q ou
=2 | = 1.18
Lot 5% ), a9
i izobarni toplinski kapacitep(= konst.):
P \aT), \oT),

KEMIJSKE REAKCIJE
Jednadzbe kemijskih reakcija
Kemijska reakcija moze se @mnito prikazati jednadzbom:

aA+bB+ ... - pP+rR+ ... (2.20)
Jednadzba kemijske reakcije predstavlja opis j&engjske pretvorbe.
Simboli:
= stehiometrijski odnos

- sumarna (netto) reakcija u nazeaom smjeru

1l

reakcija u oba smjera
= ravnoteza
Razlikujemo: naprednu reakciju: -

povratnu reakciju: <

Simboli koji oznacavaju kemijski proces, odnosno reakciju
r - reakcija (openito)

f - stvaranje vap — isparavanje
sub - sublimacija fus — taljenje
cond - kondenzacija ads - adsorpcija
at - atomizacija C — sagorijevanje
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Doseg (napredak) reakcije£, je mnozina kemijskih pretvorbi (r):

/.brojnost pretvodbi r

52@2%% (1.21)

s Avogadrova konstanta (=~ 6,02230 Mol

iz ¢ega slijedi da je:

dé = dN, (1.22)
L
odnosno
Ag:AFr (1.23)

Doseg sumarne reakcije jednak je dosegu napredReijesumanjenom za doseg povratne
reakcije:

§ =4(=)-4¢(<) (1.24)

Stehiometrijski koeficijent, v
Prema definiciji, stehiometrijski koeficijent jediai je:

p=—i=—1 (1.25)
MoZe se réi da je apsolutna vrijednost stehiometrijskog kcigfnta jednaka broju jedinki
koje sudjeluju u reakcijskoj pretvorbi. Njegova yejednost pozitivna za produkte, a

negativna za reaktante.

Za reakciju (1.20) vrijediva =-a, s = b, b =p, Lk =T.

Stehiometrija se temeljina: Af=— = —= = .. (1.26)

Reakcijske veltine

Reakcijska vetiina A X je parcijalna derivacija veline X po dosegu reakcije:

ax=2% (1.27)
0¢
Npr. reakcijska entalpija je:
an=9H (1.28)
0¢
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Kako se reakcijska entalpija ¢hb ne mijenja tijekom reakcije, jednadzba (1.28¢ense

napisati kao:

aH =21 (1.29)
¥

Egzotermne reakcije: AH <0

Endotermne reakcije: AH >0

Reakcijske veliine ogenito ovise o temperaturi, tlaku i stanjima rea&tan produkata
reakcije. Stoga su definirane (i tabelirane) stadiu reakcijske vaeline (npr.AH®, AU®)
koje se odnose na reakcije u kojima se reaktgmibdukti nalaze u standardnim stanjima.
Za tekite i dvrste tvari standardno stanje je staifgte tvari pri standardnom tlakp; =

10° Pa = 1 bar. Standardno stanje plina odgovara ttigkam) stanju idealnog plina pri
tlaku pe. (O standardnim stanjima tvari u smjesama i otmmpia bitce rijeci kasnije.)
Temperatura pri kojoj se reakcija odvija ne ulaziafiniciju standardnih uvjeta i treba je
posebno iskazati (reakcijske vatie dane u svim daljnjim primjerima odnose se na
T = 298,15 K).

Kalorimetrija

Direktno (neposredno) odtieanje promjene entalpije ili unutradnje energije.

a) reakcijski kalorimetar

—odrefivanje promjene entalpije u otopinama (mijeSanjéapanje, neutralizacija,
kompleksiranje, ...):
AH =q, =-CAT  (p, T =konst.) (2.30)

gdje jeAH izmijenjena toplina (pri konstantnom tlaku) akosei temperatura u kalorimetru
nakon reakcije vratila na petnu vrijednost,C je ukupan toplinski kapacitet kalorimetra
(odreiuje se elekttikim ili kemijskim bazdarenjem), AT je promjena temperature u

kalorimetru uslijed reakcije.
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b) kalorimetrijska bomba

—odrefivanje promjene unutrasnje energije sagorijevanja

AU =q, =-CAT (V,T=

gdje je AU izmijenjena toplina (pri konstantnom volumenu) akb se temperatura u
kalorimetru nakon reakcije vratila nad@bnu vrijednost,C je ukupan toplinski kapacitet

kalorimetra (odréuje se elekttikim ili kemijskim bazdarenjem)T je promjena temperature

u kalorimetru uslijed reakcije.

Veza izm@u reakcijske entalpije i reakcijske unutrasnje giper(uz pretpostavku o idealnom

ponasanju plinova):

konst.)

AH =AU +A(pV) = AU +RTANg =AU +RTY An

Dijeljenjem s dosegom, i uzevsi u obzir jednadZb2g i 1.27), slijedi:

AH=AU+RTY v,

., temistor
elektiicna

grijalica

dovod  elekticni

Kiska luk
termometar

(b)

" 4%

=l

7

e

[

pod tlakom

kisk

9

mije&lica L

e | .

voda (>

Dewarova posuda \

_J

(1.31)

(1.32)

(1.33)

mije&lica

Slika 1.2. (a) reakcijski kalorimetar; (b) kaloritrigska bomba.
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PojaSnjenje jednadzbi (1.30i 1.31)
Prilikom reakcije temperatura u kalorimetru promijee sT; naT, (slika 1.3.).

(PT.

AH, AH,

(R,T,) AH (P,T,)

Slika 1.3. Shematski prikaz podjele procesa kojzbiva u kalorimetru prilikom reakcije na dva

koraka; Rreaktanti, Pprodukti.

Buduwi da su stijenke kalorimetra (kvazi)adijabatskeanagzmjene topline s okolinom, tj.
AH, = 0. Proces (RT;) — (P, T;) mozemo podijeliti na izotermnu reakciju (R) — (P, Ty) i
zagrijavanje (hldenje) reakcijske smjese nakon reakcije na konaemperaturu (Fi;;) —
(P, T,). S obzirom da je entalpija funkcija stanja, slije
AH, = AH + AH, (1.34)
odnosno
AH = -AH, = -C(T, - Ty) =-CAT (1.35)

Na slican se n&n moZe ddi i do jednadzbe (1.31).

Temperaturna ovisnost reakcijske entalpije i unutragnje energije

AH(T,)-AH(T)= _fAGC dT (1.36)
AC,= Zvic;i (1.37)
AUT)-AU(T) =[5, dT (1.38)
AG, = _Zviclv,i (1.39)
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Primjeri kemijskih i fizikalnih procesa i odgovaraj u¢ih reakcijskih entalpija
o Kemijski procesi:

_AH°

1) 2 H(g) + O(9) - 2 H0()); AH® = =-571,7 kJ mot
1
2) Hx(9) +1/2 Q(g) - H0(); AE, = 20¢,
AH" AR _AH 558 ki mot
A¢,
_ o o AH® _
3) H.0(l) - Ha(g) + 1/2 Q(g); AH =-AH" =- = 285,8 kJ mof*
o Fizikalne promjene:
H20(l) - H20(9); A,,H” =A%H" =40,66 kJ mal*
H20(g) — H20()); AH® =-A,, H" =-40,66 kJ mof*

Hessov zakon

Entalpija reakcije r jednaka je zbroju entalpijakeija na koje reakciju r mozemo rastaviti:

r= Ztiri =tirp +tro +tars + ... (140)
i

AH =Y tAH =tAH + toAoH + taAgH + .. (1.41)

Hessov zakon vrijedi za sve funkcije stanja.

Primjeri:

C(s) + 1/2Q(g) — CO(q); AH =-111,7 kJ mof
CO(g) + 1712 Xg) - CO(g); A,H" =-281,7 kJ mof
C(s) + Q(g) —» COA9); AH" =-393,4 kJ mof
TN AH"=AH"+AH"
H20(s) - H20()); A H” =6,01kJ mol*
H20(I) - H20(9); A,,H =40,66 kJ mot
H,O(s) - H,0(g); A H" =46,67 kI mot*
R=rnt+r, AsubHezAfusHe-i-AvaJ_'e

11
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REAKCIJE STVARANJA, SAGORIJEVANJA | ATOMIZACIJE

Stvaranje (formation, znak) neke tvari predéuje se reakcijskom jednadzbom u kojoj iz
elemenata u najstabilnijem stanju pri danim uvjatimastaje jedna jedinka te tvari. Za
elemente wvrstom stanju najstabilnije stanje je termodingninajstabilnija alotropska
modifikacija, npr. grafit za ugljik, rompski sumporsl. Izuzetak je fosfor, gdje je kao
standardno stanje odabran kristalni bijeli fosfer je to stanje najbolje termodinatkii
definirano. Entalpija stvaranja elemenata (u nhjstgem stanju) dogovorno je jednaka
nuli.

Moguwée je pokazati da @gnito vrijedi:

AH =Y VAH, (1.42)
Primjeri:
Reakcija stvaranja teka vode:
H,(9) + 1/2 Q(9) - H,O(l); AH® =-285,8 k] mof
Reakcija stvaranja metana:
2 Hy(9) + C(grafit) - CH,(9); AH" =-74,81kJ mot

Reakcija stvaranja sumporne kiseline u vodenojintop
H,(g) + S(cr) + 2 9) - H,SO,(aq); AH” =-909,27 kJ mot
Reakcija hidrogenacije etena

CH,CH,(g) + H,(g) -~ CH,CH,(9)

AH® =AH® (CH,CH, () -AH (CH CH, (@) -AH" ( H (9) =
=(-84,68- 52,26- P kI mdi=
=-136,94 kJ mof

12
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Sagorijevanje (combustion znak ) neke tvari predéuje se reakcijskom jednadzbom u
kojoj se jedna jedinka te tvari potpuno oksidiradekulskim kisikom u konme produkte:
H,0(l), COX(g). SO(9), ---
Napomena: voda kao produkt je u téon stanju.
Moguce je pokazati da @enito vrijedi:

AH=->VAH (1.43)

Primjeri:
Sagorijevanje plinovitog etana:
C,Hg(0) + 7/2 Q(g) — 2 CO(g) + 3 HO(I); AH° =-1559,6 kJ motf
Reakcija hidrogenacije etena:
CH,CH,(g) + Hy(9) —~ CH;CH;()
AH" =-AH" (CH,CH,(g)+AH" (CH,CH, (@) +A H" ( H,(g) =
=[~(-1559,59 +(~ 1410,6p+(~ 285,33 kJ mbk
=-136,94 kJ mof

Atomizacija (atomization znaky) neke tvari predéuje se reakcijskom jednadzbom u kojoj

se jedna jedinka te tvari raspadne na slobodneeatoptinskoj fazi.

Moguce je pokazati da @enito vrijedi:

AH ——Zv, «H (1.44)
Primjeri:
Atomizacija vode: HO(l) — 2 H(g) + O(g); AatHe =920 kJ mot*
Atomizacija molekule klora: Q{g) - 2 CI(g) A H® =244 kJ mot
Atomizacija grafita: C(grafit}» C(Q) A, H =717 kJ mof = AsubH
Atomizacija zeljeza: Fe(s) Fe(g) A, H = 416 kJ mof= AsubH

13
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DRUGI STAVAK TERMODINAMIKE
Entropija
Definicija entropije:

dS= % (rev: reverzibilno) (1.45)

Promjena entropije pri izotermnoj ekspanziji (koegyi) idealnog plina:

OQev = "Wy = nRTInﬁ ( T= konSt.)
Vl

AS = Jer - pRin Yz . (1.46)
T V.

1
Za sl@aj kada se temperatura sustava mijenja, i nemaefgzomjene, uvrStavanjem
jednadZzbe (1.6) u jednadZbu (1.45) slijedi:

ds=C dT_T (1.47)

Integriranjem jednadzbe (1.47), uz uvjet da jeitegii kapacitet stalan u promatranom

temperaturnom podiu, dobivamo promjenu entropije sustava:
AS= j CdT -Cj (1.48)

Pri faznoj promjeni (npr. isparavanje, taljenje), .ako se grijanje, odnosno &émnje,
dogaia reverzibilno, temperatura ostaje stalna te jemprpna entropije pri konstantnom
tlaku @revp = AH):

AS= % (1.49)

Analogan izraz vrijedi za reakcijsku entropiju, npa isparavanje:

A apH
Ty

DyapS= (2.50)

(Ty je vreliSte, termodinartka temperatura vrenja).
Drugi stavak termodinamike moZze se iskazati pamtav. Clausiusove nejednakosti:

ds> qu (1.51)

14



Kemijska termodinamika

pri ¢emu znak jednakosti vrijedi za reverzibilne proceé&e izolirani sustav jeql= 0, iz
¢ega slijedi d$> 0, odnosn@S> 0.

Spontani procesi u izoliranom sustavu popréeni su povéanjem ukupne entropije.
Ukupna promjena entropije jednaka je sumi promjeng&ropije svih procesa koji se

dogataju u sustavu.

Primjer: prijelaz topline s "viieg"” Zeljeza na "hladnu” vodu

i
]

m=1360 g
Fe c,(H,0) = 4,18 J K/g
m=500g T,(H,O0) =293 K

c,(Fe) = 0,49 J K/
T,(Fe) = 368 K

e

T,=296,1 K

]
AT TSI T T TTTIIT S

S

Slika 1.3. Prijelaz topline s tijela viSe temperatua tijelo niZze temperature u izoliranom sustavu.

Temperatura nakon mijeSanja;
q(Fe) +q(H,0) =0
co(Fem(Fe)(Tz-Tu(Fe)) +c,(H,0)m(H,0)(T2-To(H;0)) = 0

1 = (HO)e, (HO)mHO)+ T(FY g(Femf Fp_

2 ¢, (H:0) m(H,0)+ ¢,(Fg n{ Fg

Ukupna promjena entropijAS

~ 3 T, T
AS=AS(Fe) +ASH,0) =cy(Fem(Fe) In T(Fe) + Cp(H,O)m(H,0) In T(H.0)

296,1K

=049 3K g 500 gin= 2 - 296,1K_

+4,18 JK g *- 1360 gIn
293K

=6,57 JK?

15
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GIBBSOVA ENERGIJA

p = konst. | To=Ts=T
0o= —0s
T, q
< = To
A+B C
SUSTAV OKOLINA

Slika 1.4. Izmjena topline iznde okoline (O) i sustava (S) pri stalnom tlaku i paraturi.

Promjena entropije i entalpije u reakcijskom sustd\ss, AHs = gs (p = konst.) (1.52)

Promjena entropije u okolinAS, = (_1_—0 = —% = —% (1.53)
Ukupna promjena entropijeASey: = A + ASs (1.54)
UvrStavanjem jednadzbe (1.53) u (1.54) dobivas®; = - AHs +ASs (1.55)
Jednadzbu (1.55) mozemo pisati i kao:

~TASe = AGs = AHg - TASs (1.56)

gdje je AGs promjena Gibbsove energije sustava. Time je uvedena joS jedna

termodinamika funkcija stanja, Gibbsova energija:

G=H-TS (1.57)
Totalni diferencijal funkcijeG je:
dG=0dH-TdS-d7= (1.58)
= dU +pdV + Vdp - TdS—- Sd7= (1.59)
= dq—pdV + pdV + Vdp — TdS— SAT (1.60)
Buduwi da je (v. jednadzbu 1.45):
dq=TdS (1.61)
slijedi jedna od temeljnih jednadzbi termodinamike:
dG =Vdp —dT (1.62)

16
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Uz konstantan tlak vrijedi:

(a—Gj =-S (1.63)
aT ),
a uz konstantnu temperaturu:
(a_Gj -V (L64)
op ),

Proces napreduje spontano ako se ukupna entropigava ASo: > 0), pa za spontani

proces vrijedAG < 0.

Reakcijska promjena Gibbsove energhgs = AH — 7AS (1.65)
ANG<O spontana, napredna reakcija
ANG>0 povratna reakcija
AG=0 ravnoteza

PARCIJALNE MOLARNE VELI CINE ( X,) govore o doprinosu pojedinog sastojKa (

odgovarajdem svojstvu smjeseX]. Pri konstantnom tlakup), temperaturi T) i mnozini

ostalih sastojaka u smjesiA) vrijedi:

(Z_j =V parcijalni molarni volumen (1.66)
n
' /p,T Nz
oH ~ y y
(—j =H, parcijalna molarna entalpija (1.67)
n P TN
0S = N ;
(_j =5 parcijalna molarna entropija (1.68)
n P T,y
oG ~ y . N o
(_ﬂ] =G = parcijalna molarna Gibbsova energija (kemijskigpaijal)  (1.69)
p.T. N

17
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KEMIJSKI POTENCIJAL
Kemijski potencijal u idealnim sustavima

Promjena Gibbsove energifgstog idealnog plina pri izotermnoj ekspanziji kbmpresiji

moze se odrediti integriranjem jednadzbe (1.64):

G(p,) B
[ dG=[vdp (1.70)
G(n) n
G(p,)-G(p) = nRﬂn% (1.71)
Budwti da je kemijski potencijatistog plina:
u:(a—ej =G, (1.72)
on )+

dijeljenjem jednadzbe (1.71) s mnozinom plina dalse:
() - () = RTIn% (1.73)

Ako zap; uzmemo standardni tlak, iz gornje jednadzbe mezeapisati izraz za kemijski

potencijalcistog idealnog plina pri tlakp i temperaturil:

U= ,ue+RTInp—pe (1.74)
gdje je® standardni kemijski potencijal. Da bismo do3liidmza za kemijski potencijal
plina u idealnoj plinskoj smjesi, zamislimo sustakojem je smjesa plinova A, B, C, ...
odvojena odiistog plina B polupropusnom membranom propusnomosamB (slika 1).
Jedinke B prolazite kroz membranu s mjesta gdje im je tlakivea mjesto gdje im je tlak
manji sve dok se ti tlakovi ne izjedigg odnosno dok ne nastupi ravnoteza. Tajalakle,
tlak ¢istog B g*) biti jednak njegovom parcijalnom tlaku u smjéss):

Ps* = PB (1.75)
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A(9), B(9), C(9), .-

P, T
A

B

\/
B

P, T
B(g)

Slika 1.5. Idealna plinska smjesa odvojena od pBnpolupropusnom membranom propusnom

samo za B.

U stanju ravnoteze promjena Gibbsove energije jearja nuli, iz ¢ega slijedi da su
kemijski potencijaliistog plina B i onoga u smjesi jednaki:

He* = s (1.76)
Uzmu i se sada u obzir jednadzbe (1.74, 1.75 6)1ZA kemijski potencijal plina B u
smjesi dobiva se:

Ly = ,ue+RTln% (1.77)

Standardni kemijski potencijaly®, sastojka plinske smjese odnosi se na njegovo
standardno stanje, a to je stanje idealnog plinatandardnom tlaku. Parcijalni tlak dan je
Daltonovim zakonom:

Pe = Xsp (1.78)
gdje jexs mnozinski udjel plina B, p je ukupni tlak smjese.
Stoga se jednadzba (1.77) moze napisati i u obliku:

Ly = o+RTIn % + RTIn—> (1.79)

Na sl¢an se nén moze déi do jednadzbe za kemijski potencijal tvari u icheglsmjesi

tekwina. Tlak para tekiine B iznad smjese (parcijalni tlak B u plinskogifadan je

Raoultovim zakonom:

Ps = Xg P&* (1.80)
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gdje je sadag mnozinski udjel B u tekioj fazi, apg* ozna&uje tlak para te istgiste
tekwine. UvrStavanjem jednadzbe (1.76) u jednadzbu3jl.Za kemijski potencijal B u

plinskoj fazi iznad tekée smjese dobiva se:

foy = 1,2 +RTIn %, + RTin 2 (1.81)

pe
dok ¢e zadistu tekitinu (xg = 1) biti:
Yy g* = 1, °+RTIN % (1.82)
Stoga se jednadzba (1.81) moze iskazati kao:
Moy = g o * +RTIN X (1.83)

Promjena Gibbsove energije za proces B(IB(g), Gs 4 — Gg,, U ravnotezte biti jednaka
nuli, odnosno kemijski potencijali B u plinskojakicoj fazi bit ¢e jednaki. Dakle, z#istu

tekuéinu u ravnotezi vrijedi:

Heg* = Mg (1.84)
a za sastojak B u tekoj smjesi moze se napisati:
MUeg= ) (1.85
Iz jednadzbi (1.831.85) slijedi izraz za kemijski potencijal tvarsmjesi:
Hg 1 = Mg * +RTIN X, (1.86)
odnosno pojednostavljeno:
Mg = U * +RTIN X (1.87)

Buduwi da je za standardno stanje sastojka kondenzir@ekicih i ¢vrstih) smjesa
odabrano stanjéiste tvari pri standardnom tlaku, umjesto jednad¢bh87) moze se pri
p = p*® napisati:

Uy = 15 °+RTIn % (1.88)
Treba upozoriti da gornja jednadzba vrijedi samosfandardnom tlaku. @pniti izraz za
kemijski potencijal, koji vrijedi pri bilom kojemlaku, dobiva se uvdenjemc¢lana koji se

odnosi na promjenu kemijskog potencijala pri pramjtaka odp® nap:

p
Mo = M +RTIN % + [ Yd (1.89)
pe
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gdje je V, parcijalni molarni volumen tvari B. U idealnim ssspmaV, je jednak

molarnom volumen¥y, g, pa jednadzba (1.89) prelazi u:
p
Ho = 1 +RTIN x + [\ od ¢ (1.90)
pe

Uz pretpostavku da molarni volumen ne ovisi o t|akuys se moze izléiti izvan integrala

u gornjoj jednadzbi:

p
Mo = > +RTIN % + Vo [ dp (1.91)
pe
pa slijedi:
Mg = Uz °+RTIN x +V . (p- 1) (1.92)

Za razliku od smjesa, gdje se svi sastojci razatra isti n&in, kod otopina se sastav s
obzirom na otopljenu tvar i otapalo iskazuje diijga Sastav s obzirom na otapalo iskazuje
se kao u tekéim smjesama, dakle mnozinskim udjelom. Stédgaza kemijski potencijal
otapala prip® vrijediti jednadZzba (1.88). Pri tome je standardtamje otapalaisto otapalo
pri standardnom tlaku. Sastav s obzirom na otopljear izrazava se molalnas (b) ili
mnozinskom koncentracijont); Stoga se za otopljenu tvar kemijski potencijefirira

pomaiu koncentracije:

po= RTIn(i'ej (1.93)
c
ili molalnosti otopljene tvari:
U=+ RTIn(B—ej (1.94)

Standardno stanje otopljene tvgistanje te tvari u hipotetskoj idealnoj otopinkaijoj
njezina koncentracija iznosi® = 1 mol dm? ili joj je molalnostb® = 1 mol kg".
Vrijednosti ¢® i b® nazivaju se standardnom koncentracijom, odnosnadatdnom
molalnogu. Idealnom se smatra ona otopina u kojoj sdudglovanjacestica otopljene

tvari zanemarivo malena.
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Kemijski potencijal u realnim sustavima
Kemijski potencijal tvari u realnom sustavu mozezsaziti jednadzbom:

L(realno)=g(idealno)+A L (1.95)
Budwi da je kemijski potencijal u idealnom sustavu dieéin jednadzbom (1.88), za

sastojald u realnom sustavu moze se napisati:

=" +RTINX + A (1.96)

Koeficijent aktiviteta, y
Razlika kemijskih potencijala tvari u realnom i @leom sustavu moZze se iskazati

uvodenjem koeficijenta aktiviteta, tako da vrijedi:

Al =RTIny, (1.97)
UvrStavanjem jednadzbe (1.97) u jednadzbu (1.96vdose:

4= +RTInx+ RTny =4 + RInh y =4 + RI, (1.98)

gdje jeq relativni aktivitet sastojka

Relativni aktiviteti

Smjese a=yx (1.99)

Plinske smjese a=¢ i; (1.100)
p

fugacitet f.=¢p (1.101)

Otopine

otopljena tvar a=y i; (1.102)
c

ili a = yE (1.103)

i be -
otapalo a=yx (1.104)
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PROMJENE TERMODINAMI CKIH VELI CINA PRILIKOM MIJESANJA
PLINOVA, ODNOSNO TEKU CINA

Zamislimo sustav u kojem su dva idealna plina A, ioBa pri tlakup i temperaturiT,
odvojena pormiinom pregradom kao $to je prikazano na slici 6a.pdkuGibbsova energija

sustava jednaka je su@p* + Gg*, odnosno:

G, = Nty * + " = 1) (u‘“ RTh j+ Q(ﬂ“ RT: p—i] (1.105)

pe
a (b)
o © O © o o e © o o)
o © ®© o o 0® o
© ® ©
N, p, T N, p, T o n+ng, p, T
o © e o o o0 o )

Slika 1.6. MijeSanje dvaju idealnih plinova A i B gaku p i temperaturiT. (a) razdvojeni

plinovi (podetno stanje); (b) pomijeSani plinovi (kame stanje).

Kada se pregrada makne plina@ se pomijeSati i zauzeti ukupan volumen (slika. 6b)
Gibbsova energija sustava biti:

G, =Ny + Ny = 1) (,U“ Rﬂn%} Q(N“ RTn%j (1.106)
gdje su sadpa i pg parcijalni tlakovi plinova u smjespg + ps = p).
Uvodenjem Daltonovog zakona (j. 1.78), gornja se jedhadnozZe napisati kao:

G,=n, (,ue+ RTIn %Dj +n (,u9+ RTn M} =
P pe (1.107)
=n, [,ue+RTIn % + R'ﬂnij+ Q[,Ue+ RTh x+ Rrh—pj
pe pe
Gibbsova energija mijeSanja plinova A i B jedna&agzlici Gibbsovih energija ko&iaog
(slika 2b) i p@etnog (slika 2a) stanja:

AwG=G,-G=nRTn x+ p RM x= nRTJN ,% . ,»  (1.108)

23



Kemijska termodinamika

gdje jen =np + ng.
Budwi da su mnozinski udjela i xg nuzno manji od jedan, vrijednda,ixG negativna je
pri bilom kojem udjeluxa, odnosnaxg (slika 7). To, dakle, z@ada je mijeSanje idealnih

plinova spontan proces za bilo koji sastav nastalgse.

0 0,8
E 0,2 o 0,6 [~
C C
O -04[ 7. 04
55 <
0,6 02 -
-0,8 | 0 l
0 0,5 1 0 0,5 1
XA XA

Slika 1.7. Ovisnost Gibbsove energije i entropijgeganja dvaju idealnih plinova pri
stalnom tlaku i temperaturi 0 sastavu nastale smjissa ovisnost vrijedi i za mijeSanje

tekwtina koje tvore idealnu smjesu.

Iz jednadzbe (1.62) pri stalnom tlaku slijedi:

dG = -dT (1.109)
odnosno:
(6_6] =-S (1.110)
aT J,
Ta se relacija moze primijeniti na proces mijeSapgavrijedi:
A,.S= —(Mj (1.111)
oT ),

UvrStavanjem izraza (1.108) za entropiju mijeSaahgalnih plinova A i B dobiva se:
AikS=-NRn x— p B x=- nRAn ,x o ;X (1.112)

Logaritmi u gornjoj jednadzbi su negativni, pa ferepija mijeSanja pozitivna veélna pri

svim udjelimaxa, odnosno (slika 1.7).

Sada je lako odrediti entalpiju mijeSanja idealslinova:
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A H=A,G+TA . S=0 (1.113)
Taj je rezultat dekivan jer se radi o mijeSanju jedinki dekojima nema interakcija. 1z

istog¢e razloga i promjena volumena prilikom mijeSanfajbdnaka nuli. To se opet moze
pokazati poméu jednadzbe (1.62), koja pri stalnoj temperatuasgl

dG =Vdp (1.114)
odnosno:
(a—Gj =V (1.115)
op ),
Stoga se za promjenu volumena prilikom mijeSargalicih plinova dobiva:
A V= (Mj -0 (1.116)
op ),

Iz jednadzbi (1.17, 1.113 i 1.116) slijedi joS jedaekivani rezultat, tj. da je unutradnja
energija mijeSanja taker jednaka nuli:

A U=A_H=-pA_ V=0 (1.117)

mix
Gornja razmatranja navode na zadjkh da je spontano mijeSanje idealnih plinova
isklju¢ivo posljedica povw&anja entropije sustava prilikom tog procesa (ernjaopkoline
ostaje neizmijenjena jer f&,xH = 0).

Do izraza za promjene termodin&hkih veli¢cina vezanih uz mijeSanje tekoa pri kojem
nastaju idealne smjese moze séidwm n&in analogan onome koriStenom kod plinova.
Ukupna Gibbsova energija dviftistih odvojenih tekéina A i B moZe se izraziti ponéa

njihovih kemijskih potencijala:

G =N, ™+ ™ (1.118)
dok ¢e za smjesu vrijediti (v. j. 1.87):
G, =, (#*+RTn %)+ p(*+ R (1.119)

Slijedi da su Gibbsova energija i entropija mijgdasiane izrazima analognima onima za
mijeSanje idealnih plinova:
A G=G-G=nRTn x+ g R x= nRT, M % s ;) (1.120)
AiS=—N RN X— p M Xx= nRAN ¢ ;¥ ;X (1.121)
pri ¢emu suxa i Xg mnozinski udjeli tekéina u smjesi. Ovisnog,ixG | AmixS 0 sastavu

tekute smjese prikazana je na slici 1.7.
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Iz toga se moze zakljui da ce i za mijeSanje tekina koje tvore idealnu smjesu vrijediti:
AnixV = 0,AmixU = 0,AmixH = 0.

Sve do sada &eno vrijedi samo za idealne sustave, tj. one unik®jnema
razlika izmeu interakcija A-A, B-B i A-B. U realnim sustavima sve su te interakcije
medusobno raztite, pa se i termodinadike velgine koje odgovaraju mijeSanju tvari u
vecoj il manjoj mjeri razlikuju od onih koje vrijedea idealne sustave.

PROMJENA GIBBSOVE ENERGIJE S NAPREDOVANJEM KEMIJSKE
REAKCIJE

Prema jednadzbama (1.69 i 1.2&pomjena Gibbsove energije je:

dG =v,udé +v u,dé +..=> vy & (@, T =konst) (1.122)

gdjei ozn&ava sudionike reakcije, reaktante i produkte.
Reakcijska Gibbsova energija je prema jednadzbamd ( 1.122):

A,G:(;—?:Zvi,ui (1.123)

Analogno izrazu (1.123), za standardnu reakcijskhb&vu energiju mozemo pisati:
NG =>vu (1.124)

UvrStavanjem izraza za kemijski potencijal (1.9¢dnadzbu (1.123), slijedi:

ArG=Z(vi,uie+|/i RTIn a):
=Z(vi,uie)+RTZi:(ln a"i):
=i2(vi,uf)+RTln|i_| a' =

=A.G’” +RTIn [ a’ (1.125)
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0 ¢ Emax

Slika 1.8. Ovisnost Gibbsove energije 0 doseguaigak

U ravnotezi je Gibbsova energija minimalna, odno&i@§ = 0

pa vrijedi A,G” +RTIn [ ( aeq)vi =0

odnosno AG’ =-RTIn M ( aeq)vi =-RTn K (1.126)

r
i

Standardna konstanta ravnote#¢, , odralena je ravnoteZnim aktivitetima sudionika

reakcije:
= n (aeq)”i (1.127)
Iz jednadzbe (1.126) slijedi:
. AG”
K =exp ——/— 1.128
p( RT ] ( )
Primjer:
Za reakciju: aA+bB - pP #R

- a‘RaP
aR g

standardna konstanta ravnoteze f¢: = |_| (afq) = aA aB aP
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Standardna konstanta ravnoteze ovisi samo o tetoper&a razliku od toga, tzv.
empirijske ili stehiometrijske konstante ravnotekese i 0 sastavu reakcijskog sustava u

ravnotezi (tablica 1.1).

Tablica 1.1. 1zrazi za empirijske (stehiometrijskedandardne konstante ravnoteze.

Konstanta ravnoteze Jednadzba

racionalna K, = I_l (Xieq)m

tla¢na Kp _ |_| ( pleq)vi

koncentracijska K, = I_l (qeq)m

Ke :KC (Ce)_z,ﬁl |_| (yieq)l/i
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ODREPIVANJE AH® i AS  I1Z TEMPERATURNE OVISNOSTI KONSTANTE
RAVNOTEZE

Iz jednadzbi (1.128 i 1.57) slijedi:

-RTInK" =A,G =A, H -TA, S (1.129)

odnosno:

INK® =-=—+=r (1.130)

. © . . s . o .
Ovisnost InK ™~ o (1) linearna je ako suAH i AS stalni u promatranom

temperaturnom podéu, Sto je dobra aproksimacija uéu@ slucajeva. Tada je u prikazu

Ink® prema 1IT: nagib pravca = AkH_l_ ; odsjeak na ordinati =A'TS

PRIMJERI KEMIJSKIH REAKCIJA | PROCESA

Otapanje plinova

Otapanje kisika u vodi:
O,(9) = O(aq)
£°(04(g)) + RTIn a(0x(g)) = 11 (Ox(aq)) +RTIn a(Ox(aq))

4% (0xa) - £°(04e) =G = -RTIn 22
a(0,(9))
o = 3(0.a0) _ exp(_ (0 @) -4 (Q (Q»J
a(0,(9)) RT
Standardna konstanta ravnoteze (idealno stanj%); M (1.131)
P(O,(9))/p
Empirijska konstanta ravnotezeX. , = (0, (a9)) (1.132)

P(0,(9))
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Otapanje krutina

AgzS(s)= 2Agt(aq) + S7(aq)
4 (AG,S) + RT In a(Ag,S) = 1 (AgH)+ 2RT In a(Agh) + £°(S?) + RT In a(S?)

Aktivitet cistog srebrova sulfida(Ag,S(s)) = 1, pa je standardna konstanta ravnoteze:

K® = a(Agh)’ aS) = exg H(Ag,S)- 2”;(TA9+) K (), (1.133)

Empirijska konstanta ravnoteze otapanja®(g) temeljena na koncentraciji:

K = c(Agh? c(S%) (1.134)

Disocijacija vode

H20(l) = H'(aq) + OH(aq)

L (Ho0) + RT In a(Hy0) = °(HY) + RT In a(H) + £ (OH) + RT In a(OH)

@ _ a(H")a(OH") _ exq K (H0)= 4 (H) - 4" (OH) (1.135)
a(H,0) RT

U razrijeienim otopinama j&(H20) = 1 i a(H20) =~ 1, pa vrijedi:

Ku® = a(H*) a(OH") (1.136)

Kuw = C(H*) c(OH") (1.137)

Disocijacija octene kiseline

HOAc(aq)= H*(aq) + AcO(aq)
£ (HOAC) +RTIn a(HOAC) =" (H*) + RTIn a(H*) + 12~ (AcO™) + RTIn a(AcO")

Standardna konstanta ravnoteze:

k= &H") aAco’) _ (1.138)
a(HOAc)
- ex K (HOAQ)—p"(H') ~p” (ACO') (1.139)

RT
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Empirijska konstanta ravnoteze disocijacije octieseline:

_ c(H)(ACO")

K= —F"———+~ 1.140
¢ c(HOAC) ( )
Definicija pH
pH =-log a(H") (1.141)
KOLIGATIVNA SVOJSTVA

Svojstva razrijdenih, idealnih otopina koja ne ovise o vrsti otepg tvari, vé samo o
broju, odnosno mnoziniestica otopljene tvari, nazivaju se koligativninogtvima (tlak

para otapala, taliste, vreliSte, osmotski tlak).

Tlak para otapala

A(l) = A(9)
Raoultov zakon (vrijedi za idealne otopine):

Pa = P % (1.142)
gdje jepa parcijalni tlak otapala A u plinskoj fazi (tlak 1@, p, tlak paraistog otapala, a
Xa mnozinski udio molekula A u tekoj fazi. Budéi da je x, =1-%, (B ozn&uje

otopljenu tvar):

Pa = Pl %) (1.143)
Slijedi da je sniZzenje tlaka para uslijed prisutnospljene tvari B:

Ap, =P - R = R X (1.144)
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TaliSte otopine
A(s) = A(l)
RavnoteZa/,sG = 0) pri temperaturi taljenjay):
—H(s) #A1) = 0
#°() + RTiInx = 11°(s) +RTi In g
Zacistu krutu tvarxs = 1, pa vrijedi:
—RTiInx = () = 12°(8) =84uG” = BH® ~ TidusS”

Temperatura taljenja (taliste):

Tz Sl (1.145)
NS - Rn x

fus
Smanjenjem molnog udjela otapala snizava se t¢gks$ jeAfusHe >0 iAfu§e > 0.
Zacisto otapalo (*)x = 1, pa vrijedi:
1oz DuH °

e LA 1.146
T A (1.146)

fus

Moze se pokazati da jenizenje taliSta (AT;) proporcionalno molalnosti svikiestica

otopljenih tvari (iona i/ili molekula) u otopini:
AT =T -Ti=Ki D> b (1.147)

gdje jeK; tzv. krioskopska konstanta:

?
K, = MaRE (1.148)
AfusH
Npr. za vodu j&; = 1,86 K kg motd,
Odreiivanje molarne mase otopljene tvari krioskopijom:
- Kimy (1.149)

T AaTm,
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VreliSte otopine

ZapoviSenje vreliStaotopine u odnosu ndsto otapalo vrijedi:
ATo=To—-To =Ko D b (1.150)

gdje jeKp tzv. ebulioskopska konstanta:

Npr. za vodu j&p = 0,47 K kg mot1.
Odreiivanje molarne mase otopljene tvari ebulioskopijom:

_ Kymg

(1.152)
AT, m,

B

Osmotski tlak

A: otapalo o} B
B: otopljena tvar

o A Ah
B: otopinaBuA

M: plupropusna membrana \_i_J
_ _J

Osmotski tlak AW p - p* =77
Slika 7. Osmotski tlak.

Za idealnu otopinu osmotski tlaK7, kao i ostala koligativha svojstva, ne ovisi otirs
otopljene tvari, vé samo o njezinoj molalnosti, odnosno koncentraciji.

Osmotska ravnoteza: M) = 4 (P, @) (1.153)

Tlatha ovisnosjia: (0u/0p). =V, (1.154)
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;
H(p") = 143 + [ Viadp
: B (1.155)
P
A (' G) = + RTIn £+ [ d ¢

pé
gdje je V,, molarni volumencistog otapala,V/} parcijalni molarni volumen otapala u

otopini ().
Uz pretpostavky/,, , = /b= V., UvrStenje (1.155) u (1.153) daje:

p° X
[Viadp=RTIn % + [ . d¥ (1.156)

pe p®

Integriranjem jednadZbe (1.156), uz pretpostavkjedq, , neovisan o tlaku, dobiva se:

“RTIN =V B Voa D= Y B+ Ya D= Ya( - 9 (1.157)

odnosno: -RTIn X =77V, , (1.158)

Ako umjesto mnozinskog udjela otapala uvrstimo nm&ki udio otopljene tvari B

(Xg = 1-x,) i znajii da je In (EX) = —X, zax << 1, moZemo pisati:

RT %=/, A (1.159)
Mnozinski udio otopljene tvari je = L NPT (ng <<n,)
M+ N
Molarni volumen otapala: Vam=V/n,
Slijedi da je osmotski tlak:
[1=cgRT (1.160)

PoogEenje na idealnu otopinu s viSe otopljenih tvari puetpostavku da je membrana
nepropusna za sve otopljene tvari):

MT=RTY ¢ (1.161)
UvrStenjem izrazag = ng/V i ng = mg/Mg U jednadzbu (1.160) dobiva se formula koja sluzi

za osmometrijsko oddevanje molarne mase tvari B:

RTm _ RT
My=——B=—"" 1.162
o= v g P ( )

gdje je yymasena koncentracija tvari B.
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2. ELEKTROKEMIJA

Podijela:
—ionika (svojstva i grdaelektrolita, tj. ionskih otopina i talina)

—elektrodika(reakcije velektrokemijskim €¢lancima)

Elektroliti

Elektroliti su tvaricije otopine i taline provode elekdnu struju. U otopinama elektrolita
postoje pokretljive nabijen&estice — ioni. Otopingakih elektrolitaznatno bolje provode
elektricnu struju od otopinaslabih elektrolita jer su jaki elektroliti gotovo potpuno
disocirani na ione, a slabi samo djeloéna.

Elektri ¢éna vodljivost elektrolita
Elektricni otpor,R, i elektricna vodljivost,G, ovise o elekttikim svojstvima i dimenzijama
vodica, tj. o duljinil i povrSini presjeka\:

G:l:/(é:lé (21)
R I ol
Elektricna provodnosts, odnosno otpornost, karakteristike su voda (elektrolita):
K= 1 (2.2)
Yo,
Provodnost otopine ovisi o koncentraciji, pokretdgti i naboju iona.
Molarna provodnost:
n=X (2.3)
c
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/(c)

— Jaki elektroliti

Slabi elektrolit

>

c

Slika 2.1. Ovisnost molarne provodnosti elektrotitkoncentraciji.

Zakon o neovisnom putovanju iona
Pri beskon&nom razrigenju € — 0), kada nema interakcija iz iona, provodnost

otopine jednaka je sumi provodnosti svih vigtaisutnih u otopini
K=K (2.4)

Za neki elektrolit, MpAa, vrijedi
Ao(MmAa@)= mo(M) +ado(A) (2.5)

gdje Ny ozn&uje molarnu provodnost elektrolita pri beskémam razrjé@enju, aly
molarnu provodnost pojedinih iona pri beskémam razrj@enju.

Provodnost ekvivalentnih jedinki, tzv. ekvivalenpravodnost je:

A0(1M2j=—1AO(M ) 2.6)

z z

gdje jez iznos relativnog naboja ion@y,/e), tj. nabojni broj.

Mjerenje vodljivosti elektrolita

Vodljivost elektrolita mjeri se ponéa konduktometrijskéelije i Wheatstoneovog mosta ili
elektrontkog konduktometra. Struja u konduktometrijskagliji je izmjenina, visoke
frekvencije (oko 1000 Hz), kako bi se sptija elektroliza i polarizacija elektroda.

Provodnost se ana prema jednadzbi:

k=K_G 2.7)

cell
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gdje jeK,, konstantacelije (K., = I/A) koja se odréuje bazdarenjem porio otopine

poznate provodnosti (npr. vodena otopina KCI).

u

T w sl =

Slika 2.2. Wheatstoneov most za mjerenje eléhka otpora.

Prijenosni broj

Mjerenje elektidne provodnosti ne daje vrijednosti za pojedir@ionske provodnosti. To
nam omogduje poznavanje prijenosnog brojgudjelai-tog iona u ukupnoj struji). Npr. za
ion M u otopini MyAa:

L = mA, = My
Iy +l, mA, +ad, AMA)

(2.8)

ty =

Primjer:
t(K*) = 0,49;(CI") = 1 —t(K*) = 0,51
Molarna provodnost kalijevih iona(K*) = t(K*)-A(KCI)

Prijenosni broj odréuje se Hittorfovim eksperimentom ili metodom pone granice.
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Tablica 2.1. Molarne provodnosti iona u vodi prekena&nom razrjéenju pri 25°C.

Kation /S cnf molt Anion Ao/S cnf molt
H 349,6 OH 199,1
Li* 38,7 F 55,4
Na' 50,1 Cr 76,4
K* 73,5 BF 78,1
Rb' 73,8 r 76,8
cs 77,2 oles 138,6

Mg** 106,0 NQ™ 71,5
ce” 119,0 S 160,0
st 118,9 CHCOO 40,9
NH4* 73,5 HCGQ 54,6

Molarna provodnost jakih elektrolita

Jaki elektroliti su (gotovo) potpuno disocirani dopini. Pri viSim koncentracijama
medusobna privl&enja iona smanjuju njihovu pokretljivost, a timprovodnost. Ovisnost
molarne provodnosti o koncentraciji jakih elektr@lopisuje Kohlrauschov zakon:

A=A -bJc (2.9)

gdje je A, molarna provodnost pri beskam®m razrjgenju, dok je b empirijski
koeficijent. Teorija L. Onsagera potvrdila je enijpku relaciju F. Kohlrauscha i omogjla

izracunavanje koeficijenth.

A© ]
Aot

Je

Slika 2.3. Molarna provodnost jakih elektrolita (auschov zakon).
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Molarna provodnost slabih elektrolita
Slabi elektroliti su u otopinama tek djelamo disocirani, pa molarna provodnost ovisi o

stupnju disocijacije:
N=aNy (2.10)

Pri beskonénom razrjéenju slabi elektrolit potpuno je disociran pa u teliaju stupanj

disocijacije tezi k jedinici¢ — 1). Za neki elektrolit HA:

o(H) =c(A) = a co(HA) (2.12)
— azctot
K = T (2.12)

UvrStavanjem jednadzbe (2.10) u (2.12) dobiva ge@stwaldov zakon razijenja:

+ ClOt/| 1 K

=—+4+ (213)

uAn

VA,

c/l

Slika 2.4. Molarna provodnost slabih elektrolitest@aldov zakon razrinja).
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Migracija iona u elektri énom polju

Slika 2.5. lon naboj& u mediju viskoznosty pod utjecajem elekithog polja.

loni u otopini ubrzavaju se pod utjecajem eleking polja silom:
U
Fe,:Ql— =zeE (2.14)

gdje jeQ naboj ionaQ =z, aE jakost elektidnog polja:

U

Istovremeno na njih djeluje sila otpora medijaa(gienja iona i okolnog otapald;, koja
je proporcionalna brzini gibanja iona,
F=fo (2.16)

gdje jef koeficijent proporcionalnosti, koji je npr. za kugadiusar u mediju dinamike

viskoznostin dan Stokesovim zakonom:
f=6mr (2.17)

Viskoznost vode pri 28C iznosi 0,893 mPa s.
Nakon vrlo kratkog vremena={0™"® s) elektréna sila i sila otpora medija izjedre se

(Ff = Fg) te je efektivna sila jednaka nuli i ioni se gib@dnolikom brzinom:

v= 0 (2.18)
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Elektricna pokretljivost iona:

ne ovisi o jakosti eleki¥hog polja, a proporcionalna je molarnoj provodnosti

Elektricna strujalj, uslijed gibanja iona

1 2
-—0
<-—0
<-—0 povrsina
presjekaA
<-—0

ds = vdt

Slika 2.6. Gibanje iona kroz povrsinu presjéka

Kroz presjek 2 pré ¢e svi ioni koji se nalaze u volumenv:d
dV = Ads = Av; dt
Broj iona vrsta, Nj, koji pradu kroz presjek 2 je:
dNi=Ldn=LcdV=LcGAudt
a naboj, @j, koji je proSao kroz presjek 2 je:
dQ =zedN,=zelLgAudt
Prema tome je doprinos ionakupnoj struiji,l;:

do.
|i:% =z elLGAv

odnosno uvrstavanjem jednadzbe (2.18) u jednadZBG)

| ~ZE€LGEr
|_f

(2.19)

(2.20)

(2.21)

(2.22)

(2.23)

(2.24)
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Elektricna vodljivost uslijed gibanja iorige:

2
G=li-AELeA (2.25)
El fool
a provodnost:
2.2
Kk =G =7t (2.26)
A f
Prema tome: Kk Oc; k0z% k0 U, k0 1k
2,2
Molarna provodnost iona A= Kio2 ? L (2.27)
Ci
Uzevsi u obzir definiciju elekne pokretljivosti iona (2.19), slijedi:
A=zeyl= zuF (2.28)

gdje jeF Faradayeva konstantd € L e = 96485 C mat).

Iz molarne provodnosti, odnosno elettie pokretljivosti, uz pretpostavku da su ioni sfere

mogue je odrediti tzv. hidrodinargki radijus iona.

Utjecaj temperature na vodljivost elektrolitnih pitoa

Jaki elektroliti: smanjuje se viskoznost medija.
Slabi elektroliti: uz smanjenje viskoznosti medijgenja se i konstanta ravnoteze, odnosno

stupanj disocijacije.

Utjecaj frekvencije i jakosti elektimog polja na vodljivost elektrolitnih otopina

RAVNOTEZE U OTOPINAMA ELEKTROLITA
Slabi elektroliti

U otopinama slabih elektrolita dolazi do reakcijgogijacije (ionizacije) i asocijacije te se

uspostavlja ravnoteZza izihe nedisociranih molekula i iona.
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Standardna konstanta ravnoteze disocijacije sletafirke:

HA = H+ + A— K; :M (229)
’ a(AH)

Standardna konstanta ravnoteze asocijacije iohe ¢ligeline:

a(AH) 1
a(A )a(H") K{ (2:30)

HY + A== HA; K, =
Stupanj disocijacijeq, je udio disociranih molekula:

ClA”
- cl) @)
gdje jec(A") ravnoteZna koncentracija deprotonirane vrstegq@A) ukupna (analitika)
koncentracija slabe kiseline (disociranih i nedissogh molekula).
Primjeri (svi navedeni podatci odgovaraju tempetaid 25°C):

Disocijacija octene kiseline:
CH3;COOH(aqg)= H'(aq) + CHCOO (aq)

K = a(CH3COO (aq)a( H (aq))

g =1,75107
a(CH,COOH(aq)

Asocijacija acetatnih i vodikovih iona:
H*(aq) + CHCOO (ag) =CHsCOOH(aq)

K = a(CH,COOH(aq)
" a(CH,COO (ag)a( H (ag)

=57110
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Disocijacija sulfitne kiseline

> _ a(HSO, (ag)a(H" (aq)

= H ) | = = 2

H,SOs(aq) = H'(aq) + HSQ (aq) K, 2(H,50. (aq) 1,5810
oy Lt 2 - _ aB0; (ag)a(H" (aq) _ 8
HSGs(ag)= H'(aq) + SQ™ (aq) Ky = a(HSO; (aq) = 6,3110"

IONSKE INTERAKCIJE
Elektrostatske interakcije izrnde iona u otopini opisuje elektrostatska energija:

E:i%

2.32
4iE 1 ( )

gdje jee permitivnost, odnosno dieleltriost medija (karakteristika otapala u kojem se ioni
nalaze),Q: i Q2 su naboji iona u otopini, & meiusobna udaljenost njihovih centara.
Permitivhost medija mozZe se iZtaati iz relativne permitivnosti i permitivnosti kiauma
& koja iznosi 8,854 18%F mi*

E=Z D (2.33)

Tablica 2.3. Relativna permitivnost, nekih otapala pri 25C.

Otapalo &
voda 78,4
etanol 24,3
metanol 32,6
aceton 20,7
benzen 2,3
cikloheksan 2,0
kloroform 4,8

Interakcije iona u otopini prvi je opisao S. Arrien On je udio da otopljena tvar
djelomikno disocira na pozitivno i negativnho nabijene ioaejoni se u otopini gibaju

kaoticno poputcestica idealnog plina. P. Debye i E. Hiickel razsili teoriju ionskog
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oblaka koja opisuje interakcije iona u otopini, keantitativno opisali odstupanje od
idealnog ponaSanja otopina elektrolita. N. Bjerpmadlozio je model elektrolitnih otopina

u kojima dolazi do stvaranja ionskih parova, odosmskih asocijata.

Op¢ée ionske interakcije

U otopinama jakih elektrolita koji su potpuno disani dolazi do méusobnog privigenja
i odbijanja iona, pa tako do smanjenja njihovih kskih potencijala. Kemijski potencijal
otopljene tvari (iona) u realnom sustavu jednak je

U= +RTIny + RTn (5—;) (2.34)
Kako je aktivitet otopljene tvari u otopini defiam kao
a=y+ (2.35)
to je kemijski potencijal

4 =4 +RTIn a (2.36)

Koeficijent aktiviteta moze se definirati poto razlike kemijskog potencijala stvarnog
(realnog) kemijskog potencijalagi(realno), i hipotetskog kemijskog potencijala,

Li(idealno), kada bi otopina bila idealna

po= g+ RTIn(igj (2.37)
C

pa je koeficijent aktivitetgednak

Al =RTIny, (2.38)

Debye - Huckelov granéni zakon

Model

loni su tvrde kugle otopljene u otapalu konstamesmitivnosti.
Sve interakcije izmi#u iona osim elektrostatskih su zanemarive.
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Svaki ion u otopini (centralni ion) okruzen je i&m oblakom (statistki rasporéeni
anioni i kationi).

lonski oblak ima ukupni naboj koji je jednak po aau (a obrnutog predznaka) naboju

centralnog iona.

Izvod (osnovne pretpostavke za rieSavanje problema)

1) Energija, pa tako i kemijski potencijal cent@niona je smanjen kao rezultat

elektrostatskih interakcija s ionskim oblakom. Za#aDebye - Hlckel-ove teorije je

izracunati to smanjenije.

2) Energija iona nabojana nekoj udaljenosk od centralnog iona, pri potencijafuje
Ex=¢x-q

3) Ovisnost potencijala o udaljenosti i gustaaboja opisuje Poisson-ova jednadzba.

4) Boltzmann-ova raspodjela opisuje omjer koncefaaiona na udaljenostx od

. - - C, E, —E,
centralnog iona i iona u otopin £ ©): = =exp — BT
C

RjeSenje
Prosj&na debljina ionskog oblaka (prostor u kojem jéina naboja kompenzirana):

1 RT
d=== 2.39
Kk \2F?l, (2:39)
gdje jelc ionska jakost otopine: |, :%ZCi z (2.40)

Az?,/ 1./ mol dm (2.41)

1+aB\/ | / mol dni®

Koeficijent aktiviteta: —logy, =

gdje jea najmanji razmak iznd centara dvaju iona,Ai B su konstante te iznose

_eF*(moldm™®)¥* . [2F?

= = 2.42
277In10(2eRT)*/2 RT 1, (2.42)

Za vodene otopine pri temperaturi 298 K konstanianosi 0,509.
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Aproksimacije:

1) Zal. < 5107 mol dm® kako jeaB =1, pri niskim ionskim jakostima jednadzbu (2.41)

mozemo pojednostaviti

c (2.43)

2) Zal; < 1:10°° mol dni> vrijedi da je aBy/I_/mol dni® < 1, pa koeficijent aktiviteta

mozemo réunati iz jednadzbe (Debye-Hickelov gkamizakon, DHLL)

~logy, = Az2\/ |, /mol dm® (2.44)

Prosje&ni aktivitet — geometrijski prosjek aktiviteta pdjeih iona elektrolita.

Za elektrolit MX: a. =,[a,.3. =\/ax (2.45)

Prosje€ni koeficijent aktiviteta:

N (2.46)
=3
z z|y |/ mol dm (2.47)

1+l /mol dni®

z z|[ | /mol dni® (2.48)

— A
~logy, =

~logy, = A

lonsko sparivanje

Prema teoriji N. Bjerruma, ako se dva suprotno jeahiiona ndu na odrdenoj kriticnoj
udaljenosti na kojoj su elektrostatske interakje od termikog gibanja iona, moze dio
do nastajanja ionskih parova, odnosno ionskih gsgaciElektrostatske interakcije su to
jace Sto su vé@ naboji iona i Sto je manja permitivhost otap&@#oga je ionsko sparivanje
izraZenije kod otopina elektrolita sam nabojnim brojevima iona (npr. elektroliti tipa22
2:3, 3:2), kao i u otapalima niske permitivnosti.

Primjeri asocijacije iona:

Mg?* SQ* =2 MgS K® = a(MgSO4 (aQ) _ 174
TR =AY a(Mg* (aq)) a( SQ” (aq)
La®*(aq) + SQ%(ag) = LaSQy(aq) K® = a(LaSO4 (aq) 216

a(La3+ (aq)) a( sQ* (aq)) -
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GALVANSKI CLANCI
Daniellov¢lanak

cu’
SO

Slika 2.7. Daniello¥lanak.

Shematski n&in prikazivanja elektrokemijskih ¢lanaka

Zapisclanka:
Zn(syzn*'(aq) | CU*(ag)YICu(s)
Simboli: O fazna granica

I solni most

; polupropusna membrana

Reakcijeclanka:

Reducira se desno prikazani redoks pardHEES).

L, anoda (oksidacija): Zn(s) Zn*(aq) + 26
D, katoda (redukcija): CGii(aq) + 26 - Cu(s)
Ukupna reakcija: Zn(s) + Gl(aq) — zn** (aq) + Cu(s)
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Elektromotorna sila ili elektromotivnost (E, Evr) je razlika elektdnih potencijala vodia
(napravljenih od istog materijala) spojenih na glaite kada&lankom ne tée struja:

E=0A¢=¢,-9, (2.49)

Elektromotivnost se mjeri Poggendorffovim mostormékim elektrontkim uredajem s

velikim unutrasnjim otporom.

Gibbsova enegija reakcijeflanka
Razlika elektitnog potencijala izmiu dviju tataka povezana je s elekkim radomwe

koji je potreban da se nabq) dovede s mjesta jednog potencijala na mjesto drugo

potencijala :
dw, =AgdQ (2.50)
Za galvanski ¢lanak kojim ne protjge struja razlika potencijalaAg jednaka je
elektromotivnostE. Promjena Gibbsove energije jednaka je promjexktatkog rada:
dG = dwe (2.51)
pa je:
dG = -E i dt = -EdQ (2.52)
gdje jei stalna struja, a@ naboj koji prae kroz¢lanak u vremenutd jednak je umnosku
broja izmijenjenih elektronaNk i njihovog apsolutnog naboga(e = 1,60210°*° C):
dQ =edNe (2.53)

Broj izmijenjenih elektrona mozZe se iskazati prekbove mnozine, odnosno preko dosega

reakcije, pa vrijedi:
dQ=Fdne=F zd¢é (2.54)

gdje jez broj izmijenjenih elektrona u reakcijianka (apsolutna vrijednost stehiometrijskog
koeficijenta elektrona u elektrodnim reakcijamayr&favanjem (2.54 u 2.52) dobiva se:

dG = -F zdéE (2.55)

iz ¢ega slijedi da je reakcijska Gibbsova energija:
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nG=%C= ZFE
dé

Nernstova jednadzba

Veza izmeéu elektromotivnosti i aktiviteta iona u otopini:

~FZE=A,G=Yvu =

=Z(|/i,uie+vi RTIn a)=2|/i,qe+ R .In 4 =4, G+ R

o RT
E=E —-—— In i
zF |i_|a,

£-g®_ RTIn10

log |_| a’

Standardna elektromotivnost:

1
E' = Qv =
zF zF

Npr., Nernstova jednadzba za Danieltéanak:

o_RT, aCuazr’)

== o M aznacd)

Standardna elektromotivnost iKe

Iz definicije E® (. 2.60) i relacije (1.126):

AGT = RTINK®

slijedi izraz za standardnu konstantu ravnoteZkcigeclanka:

ane _ ZFE
RT

odnosno:

(2.56)

(2.57)

(2.58)

(2.59)

(2.60)

(2.61)

(2.62)
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K° =expl 2FE (2.63)
RT

Utjecaj temperature na elektromotivnost

A£G =aHT -0 ST = FzE° (2.64)
co_ _AHT,-AS (2.65)
zF zF

Mjerenjem ovisnosti standardne elektromotivnostitemperaturi mogte je odrediti

standardnu reakcijsku entalpiju i entropiju reakciglanku.

Parametri odgovarageg pravcaEe vs T):

nagib =Af|5: ; odsjeak =— AH
z

Elektrodni potencijali
Elektrodni potencijal je elektromotivhostanka u kojem je jedna elektroda oti@ se
elektrodni potencijal definira (desna, katoda), ragd je standardna vodikova elektroda

(lijeva, anoda).

Vodikova elektroda

H"(aq)| H(g) | Pt
H'(aq) + & - %2 Hy(Q)
Standardna vodikova elektrada
p(Hx(g)) =p° = 10 Paja(H*(aq)) = 1

Elektrodni potencijal standardne vodikove elektrddgovorno je jednak nuli.

Elektromotivnostélanka jednaka je razlici elektrodnih potencijalekétoda od kojih se

¢lanak sastoiji:

E:ED—EL (266)
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Analogno je standardna elektromotivndsinka:

©

E°=E -E (2.67)
Neki primjeri standardnih elektrodnih potencijalsudionici elektrodne reakcije u

standardnim stanjima) nalaze se u tablici 2.4.

Tablica 2.4. Standardni elektrodni potencijali 208 K.

Elektrodna reakcija E®/mv | Elektrodna reakcija E®/mv
Agt+e - Ag 0,80 |1p+2e - 21 0,54
AgCl - Ag+CI 022 |k++e o K 2,93
Agl - Ag + I~ -0,15 | Mn2++ 2e~ = Mn -1,18
Aut+e - Au 1,69 |Mg2*+2e - Mg -2,36
Cut+e - Cu 0,52 |Ni2++2e - Ni -0,23
Cu2t+2e - Cu 0,34 | P2+ + 26 . Pb —0,13
Fe2t+ 2e - Fe —0,44 | pR++ 2e- , Pt 1,20
2H* + 2~ Hp 0 St +2e - Sn -0,14
2H20 +2 & - H2 +OH~ —0,83 | zn2+ + 2e- = Zn -0,76
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Vrste elektroda

M(s) M(S) I Pt I

MrA(S)

M (aq)
MZ(aq)
M*(aq) A*(aq)

@ (b) (©

Slika 2.8. Vrste elektroda: (a) elektroda prveerrgb) elektroda druge vrste; (c) redoks elektroda.

Elektrode prve vrste

Kovina uronjena u otopinu svoje soli.

Primjer:

Bakar uronjen u otopinu Gliona: Cd*(aq) | Cu(s)
Elektrodna reakcija: Cii(aq)+ 2~ - Cu(s)

Elektrodni potencijal:

E(CU**(aq)/Cu(s)) =E_(CU** (ag)/ Cu(s)) +¥ In a(Cu/**(aq))

Elektrode druge vrste

Kovina presvdena slojem svoje slabo topive soli i uronjena pioto koja sadrzi anione te

soli.

Primjer:

Srebro prekriveno srebrovim kloridom i uronjenotapanu kloridnih iona:
Cl=(aq)JAgCl(s) CAg(s)

Elektrodna reakcija: AgClI(sh e - Ag(s) + Ci(aq)
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Elektrodni potencijal:

E = E°(CI(aq)/AgCI(s)/Ag(s))- g In a(C';((ZZEiS)@l(S»

E= EG(CI—(aq)/AgCI(s)/Ag(s))— g In a(Cl"(aq))

Srebrov klorid je u ravnoteZzi s ionima srebra irklaim ionima:

Ks =a(Ag")-a(Ch); pri 25°C: Ks (AgCl) = 1,810°%°

Redoks elektrode
Plemenita kovina uronjena u otopinu s redoks sostasama kovina ne sudjeluje u redoks
reakciji.
Primjer:
Platina uronjena u otopinu u kojoj se nalaz& $&r'" ioni:
Sn (aq), Sn'(aq) CPY(s)
Redoks reakcija: S4F(aq) +26 - Sn2+(aq)

Elektrodni potencijal:

RTI aS* (aq))
n
2F  a(sSn*" (aq))

E(Sr, Sit*/Pt(s)) =E_(Sr™, SIT/Pt(s))
Referentne elektrode
Sluze kao elektrode prema kojima mjerimo potendjabih elektroda.
Kncentracija potencijal-odredbenih iona u elektrgdi konstantna, pa je i doprinos
referentne elektrode ukupnoj ektromotivn@sinka stalan.

Primjeri:

Elektroda srebro/srebrov klorid

Cl'(aq)JAgCI(s)HAg(s)
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Elektrokemija

-elektroda druge vrste; srebro prekriveno slojeebsava klorida i uronjeno u otopinu KCl
odretene koncentracije (npr. zésha otopinag = 3 mol dm>, ¢ = 1 mol dm®)

-kontakt s vanjskom (ispitivanom) otopinom prekeagamog materijala

-pri 25 °C i ¢(KCI) = 1 mol dm* elektrodni potencijal elektrode srebro/srebrovriklo
iznosi 0,2224 V

Kalomelova elektroda

Hg(l), HgCl, (s)IKCl(aq)

-u posudici unutar elektrode nalazi se Ziva i pkgte prirédene mijeSanjem tesko topivog
Hg.Cl, (kalomel), Zive i otopine kalijevog klorida. Tagasta u kontaktu s otopinom KCl

odretene koncentracije (npr. zésha otopinag = 1 mol dm®, ¢ = 0,1 mol dm°)

-elektrodna reakcija: HEIl.(s)+ 2e _, 2Hg(l) + 2Ct(aq)

-elektroda druge vrste; kod konstantne koncengddgridnih iona stalna je i koncentracija
Hg,?" iona, a time i potencijal elektrode

-kontakt s vanjskom otopinom preko poroznog matkij

Tablica 2.5. Elektrodni potencijal referentne katdove elektrode (CIHg.Cl./Hg) pri 25°C.

c(KCl)/mol dm® E/mV
0,1 333,5
1,0 281,0

zastena otopina 242,0
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rJ
— A+
=] Ag(s)
Ag(s)/AgCI(s)
KCl(aq) |
I solni
1 most
Pid

i
R

porozni
cep

Slika 2.9. Referentne elektrode: (a) srebro/srektond; (b) kalomelova elektroda.

Hg

kalomel pasta:
Hg,Cl,, Hg, KCI

zastena otopin
KClI

kristali
KClI

poroznicep
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Elektrokemija

lon-selektivne elektrode

-membranske elektrode; na membrani se uspostaaljaoteza reakcije izmjene iona
izmedu otopine icvrste faze u membrani

-senzitivne su na ione sadrZzanéwstoj fazi membrane (npr. ione vodika, bakra, &z

cinka, kalcija, olova, kloridne, fluoridne, cianelione, ...)

Staklena elektroda

Staklena elektroda pripada vrsti membranskih (ileldivnih) elektroda. Osjetljiva je na
vodikove ione. Koristi se za odiiganje vrijednosti pH (aktiviteta vodikovih iona u
otopini). Sastoji se od srebrne Zice pr&ne slojem srebrova klorida te uronjene u otopinu
HCI i staklene membrane. Na povrSini stakla zbivegu reakcije nabijanja amfoternih
skupina:
=SiOH + H - =SiOH,"
=SiOH - =Si0" + H"

Elektromotivnost staklene elektrode:

E-E°+qg RTIn10

loga(H*) (2.68)

odnosno:

E-g°_ g RTIN10

pH (2.69)

gdje a (0,95< a < 1) predstavlja odstupanje od teorijskog (Nernsgpvagiba.

Ag(s)

AgCI(s)

HCl(aq)

staklc
Slika 2.10. Staklena elektroda.
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Mjerenje pH
Vrijednost pH neke otopine mozZze se odrediti mjexenjelektromotivnosticlanka
sastavljenog od referentne elektrode i stakleridrelge:

E-E, _g RTIN1O

pH (2.70)

Za tu je svrhu potrebno odrediti odsé& (Eo) 1| nagib (%Inlo) u gornjoj jednadzbi koja

opisuje (linearnu) ovisnost elektromotivnosti o pFh se postize mjerenjeid za dva ili
(pozeljno) vise standardnih pufera (otopina poimatrijednosti pH). Izmjeri li se
elektromotivnosticlanka staklena elektrodeeferentna elektroda za dva standardna pufera

(E1, E2) i otopine koja se ispitujeEk), pH te otopine moZe se iztaati prema jednadzbi:

Ex _El
EZ_El

pHy = (PH, —pH,) + pH, (2.71)

Elektromotivnost se mjeri pondo pH-metra (voltmetra s velikim unutrasnjim otpojom
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Elektrokemija

Difuzijski potencijal

Ako dvije elektrolitne otopine raziitog sastava (npr. otopine natrijeva klorida ré&tih
koncentracija, slika 2.11) odvojimo polupropusnonenmbranom dolazi do pojave tzv.

difuzijskog potencijala.

I

:Q@@
Y. 5
I @@
o O

Slika 2.11. Nastajanje difuzijskog potencijala.

Pokretljivost iona Cl u otopini véa je od pokretljivosti iona Na Zbog razlike u
pokretljivosti iona u otopini, pa tako i brzine wifje kroz membranu, uspostavlja se razlika
u koncentracijama iona uz membranu. Na taj sgnnatopina uz membranu elekiki
nabija i nastaje razlika potencijala izéwedviju otopina. Nastalo elekino polje utj€e na
brzinu difuzije iona, smanjuje se difuzija (pokjiethst) CI', a povéava difuzija iona Na
Nakon nekog vremena uspostavlja se ravnoteznoessakpnstantnom razlikom potencijala
izmedu dvije otopine

U slitaju kada dolazi do nastajanja difuzijskog potetejjtaj potencijal doprinosi ukupnoj
razlici potencijala izméu dviju elektroda galvanskaganka. Difuzijski potencijal moze se
smanijiti uporabom tzv.solnog mosta {egfe sadrzi koncentriranu otopinu kalijeva klorida

jer ioni K” i CI” imaju sliénu pokretljivost).
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Kemijska kinetika

3. KEMIJSKA KINETIKA

Brzina reakcije

Brzina kemijske pretvorbe:

é= af_1an (ekstenzivna vetina)  (3.1)
dt v, d
Brzina kemijske reakcije:
v= < = 1dg (intenzivna vekina) (3.2)
vV oy dt
BrzinatroSenja ili brzina nestajanja reaktanta R:
dcg
=R 3.3
UR at (3.3)
Brzina nastajanja produkta P:
dcp
=—= 3.4
Pt (3.4)

Veli¢ine vr 1 vp SU pozitivne, a predznak minus u jednadzbi (3t8) gato jer je
promjena koncentracije reaktanta negativna.

Konstanta brzine reakcije i red reakcije
Za neku reakciju: A+2B+36 P + ...

brzina reakcije je:

r=——-—"—=-"-———="-———- = — (35)

odnosno:

1=k ¢ ¢ (3.6)

gdje jek konstanta brzine reakcij@ red reakcije s obzirom na reaktant A red

reakcije s obzirom na reaktant Becaed reakcije s obzirom na reaktant C. Ukupan

red reakcijen, jednak je sumi redova reakcije s obzirom na saeosike reakcije:
n=a+b+c (3.7)

Red reakcije je empirijska véina, a odréuje se mjerenjem ovisnosti koncentracije
reaktanata, odnosno produkata reakcije o vrememr. (apektrofotometrijski,
fluorimetrijski, konduktometrijski, NMR, ... ).

Jednadzba (3.6) predstavlja tzv. zakon brzine igakc
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Kemijska kinetika

Reakcija nultog reda

Za reakciju nultog reda prema jednadzbama (3.2, 36&) vrijedi:

dc, _

=- =k =k 3.8
v |VA|dt A (3.8)

Integriranjem gornje jednadzbe dobiva se:
Cat=Ca0— k |VA| t (39)

gdje jecao pocetna koncentracija reaktantag,a njegova trenutna koncentracija.

CR

CR o

t
Slika 3.1. Ovisnost koncentracije reaktanta o vieumza reakciju nultoga reda.

Reakcija nultog reda jgest sl¢aj u biokemijskim sustavima (enzimska kinetika).

Reakcija prvoq reda

Brzina reakcije:

dc,

:_—|VA|dt :kCA (310)

0

U integriranom obliku gornju jednadzbu mozemo nafpisao:
Cat = Guo€ (3.11)
odnosno
Incar=IncCao— kv, t (3.12)

Konstanta brzine reakcije prvog reda moze se otliezdinearne ovisnosti Iga ; 0

vremenu.
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Kemijska kinetika

CR

R0 (a) (b)

In(cg)

t

1
Slika 3.2. Ovisnost koncentracije reaktanta (apdakitma koncentracije reaktanta (b) o

vremenu za reakciju prvog reda.

Vrijeme polureakcijet, ,, je vrijeme potrebno da se koncentracija reaktamtanji na
polovicu p@&etne vrijednosti:

Cay,, = > Cao (3.13)
Za reakciju prvog reda:
In2
b, = (3.14)
/12 |VA| k
Primjer: radioaktivni raspad
_dN =AN (3.15)
dt
N, = N,e™ (3.16)
gdje jeN broj atoma, a konstanta radioaktivhog raspada.
Vrijeme poluraspada:
In2
b2 = (3.17)
Reakcija drugog reda
a) Brzina reakcije:
vz e (3.18)
v, |dt
U integriranom obliku:
i:—+k|vA|t (3.19)
CA,t c:A,O
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Kemijska kinetika

CR0
1/¢

CR

1/¢y+

Slika 3.3. Ovisnost koncentracije i recipn@ koncentracije reaktanta o vremenu za reakciju
drugog reda.

Vrijeme polureakcije:

1
= — 3.20
by, ALY (3.20)
b) Neka je za reakciju stehiometrije A +B P brzina dana izrazom:
dc, dc,
=——A=-—B ¢ 3.21
% at at A G ( )
Integriranjem gornje jednadzbe dobiva se:
SR T TR (3.22)

Cao " Go  GuoGy

U slwaju kada jecap = Ccgo, zbog stehiometrije reakcije vrijedh: = Cgt, pa se
jednadzba (3.21) moze svesti na jednadzbu (3.18).
Ako je koncentracija jednog reaktanta priblizndrsdaijekom reakcije, Sto se postize

velikim suviSskom tog reaktanta u odnosu na drugr.(mijeSanjem A i B tako da je
Cho > Gg), reakcija je_pseudo-prvog reda

v=Kc, G = Kg; K= kg, (3.23)

63



Kemijska kinetika

Mehanizam reakcije

Mehanizam reakcije je slijed molekulskih i/ili atekih dogdaja, elementarnih
pretvorbi, koje zajednéine ukupnu pretvorbu.

Molekularnost je broj molekula (atoma) koje sudjelu elementarnoj pretvorbi.
Opcenito se molekularnost ne moze poistovijetiti s nedeakcije, osim kada se radi o
elementarnoj reakciji (pretvorbi).

Konsekutivni mehanizam A—-B—-C—..—»P

Usporedni procesi

B-oP
/
A\CHQ

Jednostavan reverzibilan procesA + B = C

Brzina napredne reakcije:

U- =K- caCs (3.24)

Brzina povratne reakcije:
v- =k Cc (3.25)

Efektivna brzina reakcije:
V=V~ - U (3.26)

U ravnotezZi je efektivha brzina jednaka nuli, pavie = v—, iz ¢ega slijedi veza
izmedu konstanti brzina i koncentracijske konstante caere reakcije:

k Cc

- —

K. CG

=Kc (3.27)
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Utjecaj temperature na brzinu kemijske reakcije

Ovisnost konstante brzine reakcije o temperaturada Arrheniusovom jednadzbom:
k= Ae®/R (3. 28)

gdje je A tzv. predeksponencijalni (frekvencijski) faktor,Eq energija aktivacije.

JednadZba (3.28) moZe se napisati kao:

Ink =In A- & (3. 29)
RT

Energija aktivacije i predeksponencijalni faktorgucse odrediti iz linearne ovisnosti
Inko 1rT.

In k

nagib= —Jéi
R
A

odsjeéak=In

Slika 3.4. Ovisnost konstante brzine reakcije 0 pesawri prema Arrheniusovoj
jednadzbi.

Teorije brzine reakcije

Teorija sudara
Teorija prijelaznog stanja
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Enzimska kinetika

Pretvorba supstrata (S) u produkt (P) katalizirmamamom (E):
SOfL F (3.30)

Jednostavni mehanizam (Leonor Michaelis, Maud Lntde, 1913.):

E+SQ§@ ESOP. B | (3.31)

G. E. Briggs i J. B. S. Haldane (1925.): stacionastanje (englsteady state

d
=02k G kG koG (3.32)
Ceo = Cet Ces (3.33)
kl(CE,O_ CES) Cs_( K+ k2) Ces= 0 (3.34)
N, L (3.35)
Kitk+KG
KoCe oCs VinGs
0=K, Gy =T — = 3.36
S v Kyt (3.36)
K
gdje je
- maksimalna brzina: Vim = K,C (3.37)
- Michaelisova konstant&,, = k‘lk: kz; G=Ky=>v =% (3.38)
1%
Vi
Vin
2
Cs

Kwm

Slika 3.5. Ovisnost brzine enzimski kataliziranakaje o koncentraciji supstrata (kinetika
Michaelis & Menten).
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Linearizirani oblici jednadzbe Michaelis & Menten:

1) H. Lineweaver i D. Burk:

1_Ky +i (3.39)
v V., V,

2) G. S. Eadie:
ﬁ:—i+v_m (3.40)
CS KM KM

Slika 3.6. Linearizirani oblici jednadZbe (3.36)
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