Kinetyka | rownowaga
reakcji chemicznej



W przebiegu reakcji chemicznych interesujgce sg dwa aspekty
zachodzgcych przemian:

1. rodzaj substratow i otrzymanych z nich produktow,
2. szybkosc¢, z jaka substraty przetwarzane sa w produkty.

Badanie szybkosci reakcji chemicznych oraz warunkow, od ktorych ta
szybkosc¢ zalezy zajmuje sie kinetyka chemiczna.




Szybkosé reakciji (v) okresla stosunek nieskonczenie matych zmian
stezenia substratow lub produktéw do nieskonczenie matego
przedziatu czasu, w ktorym te zmiany stezen zachodza.

Mozna to przedstawiC za pomocg nastepujgcych wyrazen:

dc
dc, lub V="4—"
dt dt

gdzie : v — szybkosc¢ reakgcji
C. - stezenie substratu (mol/dm3)
C, - stezenie produktu (mol/dm?)
t - czas

Znak minus w wyrazeniu pierwszym mowi o malejgcym stezeniu
substratow w czasie reakcji, znak plus w drugim wyrazeniu mowi o
rosngcym stezeniu produktow w czasie reakcji. Oba wzory mozna
stosowac zamiennie, poniewaz stezenia substratow i produktow
Zwigzane sg ze sobg stechiometrycznie.



llosciowo szybkos¢ reakcji okresla sie jako zmiane molowego
stezenia substratu lub produktu w jednostce czasu.

Szybkosc¢ reakcji opisuje rownanie:

y _ AC [ mol ]
At LdmSes

gdzie: Vv - szybkosc reakcji chemicznej,
AC - zmiana stezenia reagentow,
At - jednostka czasu.



Wplyw stezenia substanciji na szybkosc¢ reakciji

Zaleznosc szybkosci reakcji od stezenia ujmuje prawo dziatania mas
Guldberga i Waagego. Prawo to mowi, ze:

Szybkos¢é reakcji jest wprost proporcjonalna do iloczynu stezen
substratow.

Jezeli mamy rownanie reakcji chemicznej aA + bB + cC --->dD, to
szybkosc¢ reakcji opisuje rownanie;

v=ke[A]2* [B]’ * [C]°

gdzie: k - stata szybkosci reakcji, (a, b, c) - wyktadnik potegi, do ktorej
nalezy podniesc stezenie, odpowiednio [A], [B], [C].

W przypadku reakcji gazowych czesto w rownaniach kinetycznych
zamiast stezen molowych stosuje sie ciSnienia czgstkowe.

Wyktadniki a, b | ¢ sg zazwyczaj liczbami catkowitymi, ale
zastosowane w réwnaniu moga byc niekiedy utamkami, rownac sie 0
lub by¢ liczbami ujemnymi.



Rzedowos¢ reakcji chemicznej

Przebieg reakcji chemicznych jest bardziej ztozony niz mogtoby to
wynikac¢ z rownania stechiometrycznego. Wiekszos¢ reakcji to reakcje
kilkuetapowe. Czasami w reakcji wystepuje kilka substratow a,
szybkosc reakcji zalezy tylko od stezenia jednego lub dwoch z nich.

Tylko na podstawie doswiadczen mozna ustalic zaleznosC¢ miedzy
szybkoscig reakcji a stezeniem substratow.

Dajg one rownanie kinetyczne danej reakcji. Suma wyktadnikow poteg
wystepujgcych w tym réwnaniu przy stezeniach substratow, ktore
wptywajg na szybkosc¢ reakcji okresla rzedowos¢ reakcii.

Mozna mowic o:

- reakcjach zerowego rzedu v=Kk

- reakcjach pierwszego rzedu V = KeC,

- reakcjach drugiego rzedu vV =kec,°Cy lub v =Kkec,?

- reakcjach trzeciego rzedu V = KeCp*Cg °Cc lub v = kec,3

Reakcje wyzszych rzedow nie sg znane. Wynika to z tego, ze w
kazdym etapie reakcji uczestniczy jedna, dwie lub co najwyzej trzy
czgsteczki.



Rzedu reakcji nie mozna myli¢ ze wspétczynnikami stechiometrycznymi reakcji i
tzw. czasteczkowoscig reakcji. Czasteczkowos¢ okresla liczbe czasteczek
uczestniczacych w elementarnej przemianie chemicznej, natomiast reakcja jako
sumaryczny zapis stechiometryczny moze przebiegaé poprzez szereg przemian
elementarnych.

Przyktad:

Gdyby reakcja przebiegata w jednym etapie, to musiatoby nastgpi¢ spotkanie pieciu
czagsteczek: dwoch jonéw Br, dwoch jonow H* i czgsteczki nadtlenku wodoru.

W rzeczywistosci mechanizm tej reakcji obejmuje dwa etapy:

H* + Br- + H,0, --> HOBr + H,0 /wolno/
HOBr + H* + Br --> Br, + H,O  /szybko/

Szybkos¢ reakcji okresla pierwsza wolna reakcja.
v = ke[H*]*[Br]+[H,0,]

Jest to zatem reakcja trzeciorzedowa.



Roznorodnosc zjawisk kinetycznych, wptyw szeregu czynnikow na
szybkosc reakcji wyjasniajg najlepiej dwie teorie kinetyczne:

1. Teoria zderzen
(dotyczy tylko reakcji w fazie gazowej)

2. Teoria kompleksu aktywnego
(dotyczy reakcji w fazie gazowej i ciektej)



Teoria zderzen aktywnych

1. Warunkiem zajscia reakcji sa zderzenia odpowiednich drobin.

Nie kazde zderzenie jest efektywne chemicznie. Liczba zdarzen
efektywnych stanowi zwykle niewielki utamek wszystkich zderzen. Im
wieksza liczba zderzen tym wiecej wsrod nich zderzen efektywnych, a
wiec | wieksza szybkosc reakcji.

2. Reakcja chemiczna stanowi cigq aktow elementarnych.

Akt elementarny to pojedyncze zdarzenie. Wiele takich samych
zderzen stanowi etap reakcji. Sekwencja aktow elementarnych
nazywana jest mechanizmem reakcji.

Reakcje jednoetapowe nazywamy prostymi, a wieloetapowe —
ztozonymi.

O szybkoSci reakcji wieloetapowej decyduje etap najwolniejszy tzw.
etap limitujgcy.




3. Pierwszym warunkiem efektywnosci zderzenia jest odpowiednia
wartos¢ sumy energii kinetycznych zderzajgcych sie drobin.

Energia ta nie moze byC nizsza od tzw. energii aktywacji E, . Jezeli
jest mniejsza to zderzenie konczy sie sprezystym odbiciem.

Energia aktywacji E, jest to minimalna wartos¢ sumy energii
kinetycznych zderzajgcych sie drobin, ktéra umozliwia (ale nie
gwarantuje) skutecznosc¢ chemicznego zderzenia.

Im wyzsza wartosc E, tym wolniej przebiega reakcja, poniewaz tym
mniej jest drobin majgcych odpowiednio duzg energie.

W reakcji wieloetapowej etap o najwyzszej E, jest etapem limitujgcym.

4. Drugim warunkiem efektywnosci zderzenia jest odpowiednia
orientacja przestrzenna zderzajgcych sie drobin.




Teoria kompleksu aktywneqgo

Teoria kompleksu aktywnego lepiej wyjasnia istote energii aktywacji.
Przyjmuje ona postulaty teorii zderzen i uzupetnia je nowymi.

1. Zderzenie drobin moze doprowadzi¢ do utworzenia nietrwatego
kompleksu aktywnego zbudowanego z jgder i elektronow zderzajgcych
sie drobin. Kazde zderzenie chemicznie efektywne przebiega przez
stadium posrednie trwajgce okoto 1013 sekundy, np. w reakcji: A + BC
— AB + C, tworzy sie przejsciowo kompleks ABC:

A+ BC — AeseeBeeeC — AB+C

Klasycznym przyktadem jest synteza jodowodoru: H, +1, — 2HI
H-H H--H H H

Nie jest konieczne catkowite rozerwanie wigzan w czgsteczkach
substratow. To wyjasnia, dlaczego w podanej reakcji energia aktywaciji
jest mniejsza od sumy energii wigzan w drobinach substratow. W

kompleksie istniejg stare wigzania, choC ostabione i nowe, ale jeszcze
nie w petni trwate.



Zespot aktbywny

A-B-C

E-

produkty
B B-C

kierunek reakc



2. Szybkosc¢ reakcji zalezy od:
- stezenia kompleksu aktywnego
- szybkosci, z jakg ulega on rozpadowi na produkty

W oparciu o obie teorie kinetyczne fatwiej zrozumie¢ zaleznos¢
szybkosci reakciji od roznych czynnikow. Sg to przede wszystkim:

stezenia reagentow

temperatura

katalizatory

cisnienie (dla reakcji w fazie gazowej)
rodzaj rozpuszczalnika

stopien rozdrobnienia, mieszanie



Szybkos¢ reakcji a stezenie substratow

Wptyw stezenia musi byc ustalony doswiadczalnie. Zgodnie z teorig
zderzen im wiecej drobin tym wiecej zderzen, a wiec najczesciej
wzrost stezenia powoduje zwiekszenie szybkosci reakcji.

Szybkosc¢ reakcji a temperatura

Szybkosc¢ reakcji prawie zawsze rosnie wraz ze wzrostem
temperatury. Zaleznosc te okresla w przyblizeniu reguta van’t Hoffa,
ktora mowi, ze szybkosc reakcji wzrasta 2 - 4 - krotnie wraz ze
wzrostem temperatury o 10°C.

V, _ a{tzlotl} . k, +10
kt

Vl
V,, V; — Szybkosc reakcji w temp. t; i t,
a - wspotczynnik temperaturowy szybkosci reakcji, rowny 2 — 4
k. — stata szybkosci reakcji w temp. t



Szybkos¢ reakcji
Praktycznie pomiary szybkosci reakcji wykazaty, ze szybkosc reakcji
nie jest stata, lecz maleje w miare zuzywania sie substratow.

C i

s —= 5




Chcac obliczy¢ szybkosc¢ reakcji w okreslonej chwili nalezatoby uwzglednic
bardzo maty odstep czasu miedzy pomiarami.
Jezeli przyrost stezenia produktow reakcji oznaczymy przez dcA a odstep czasu
przez dt, to szybkos¢ reakcji v wyrazi sie rownaniem.
v = dcA/dt
W przypadku reakcji pierwszego rzedu szybkos¢ reakciji jest proporcjonalna do
stezenia jednej substancji reagujgcej. Szybkosc¢ reakcji w tym przypadku
okresla rownanie.
-dcA/dt = k * cA
Po przeksztatceniu otrzymujemy
k =1/t * In(cA//cA) = 2,303/t * log(cA,)/cA)
Wielkoscig, ktora charakteryzuje szybkosc reakciji, jest okres potowicznej
przemiany.
Jest to czas potrzebny do tego, aby pofowa reagujgcej substancji ulegta
przemianie.
Dla reakcji pierwszego rzedu okres potowicznej przemiany wyraza sie
rownaniem.
T1/2 = 2,303/k * log2 = 0,693/k
Analogicznie wyprowadzone rownania dla reakcji drugiego rzedu, gdzie v = kc2,
po scatkowaniu od cO do ¢, majg postac
k=1/t* (1/c - 1/c,)

T1/2 = 1/k(2/c, - 1/c,) = 1/(kc,)



Wplyw katalizatora na szybkosc¢ reakcji
Katalizator to substancja, ktorej obecnos¢ w mieszaninie reakcyjne;
zwieksza szybkosc¢ reakcji (kataliza).

Istotne jest to, ze katalizator nie przesuwa potozenia stanu rownowagi
reakciji (a wiec nie wptywa na wydajnosc), ale przyspiesza jego
osiggniecie.

Reakcia bez katalizatora Reakcla z katalizatorem
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Mechanizm dziatania katalizatora w katalizie homogennej mozna
wyjasni¢ za pomocg kompleksu aktywnego, np. gdy reakcja: A+ B —
A---B — AB ze wzgledu na wysokg energie aktywacji przebiega
powoli, odpowiednio dobrany katalizator (K) spowoduje
przereagowanie substratow w etapach:

Etap 1: A+ K — AeeeK > AK

Etap 2: AK + B —» AKeeeB — AB + K

Etapy te bedg wymagaty nizszej energii aktywacji, wiec przebiegng
szybciej.

W katalizie heterogenicznej katalizator jest najczescigj staty, (tzw.
kontakt). Istotng role odgrywa tu tzw. adsorpcja aktywowana
reagujacych czgsteczek. Na powierzchni katalizatora w tzw. centrach
aktywnych adsorbujg sie czgsteczki substratow i tworzg zwigzki
przejsciowe, co jest zwigzane z obnizeniem energii aktywacji i
zwiekszeniem aktywnosci substratow. Aby zwiekszyc iloS¢ centrow
aktywnych dazy sie do rozwiniecia powierzchni katalizatora. W tym
celu tworzy sie jego porowate struktury. Istniejg rowniez substancje,
ktorych obecnos¢ w mieszaninie reakcyjnej moze obniza¢ szybkosc
reakcji chemicznych przez zwiekszenie energii aktywacji. Niektore
substancje dezaktywujg katalizatory. Sg to tzw. trucizny katalityczne.
Nalezg do nich m.in.: H,S, NH;, HCN, tlenek wegla, zwigzki otowiu.



ROWNOWAGA CHEMICZNA

Wszystkie reakcje chemiczne przebiegajgce w uktadach
zamknietych sg odwracalne tzn., ze z substratdw moga powstac
produkty i odwrotnie.

Istnieje jednak wiele reakcji, ktérych odwrécenie wymagatoby
drastycznych warunkéw (np. wysokiej temperatury, wysokiego
cisnienia) i w zwyktych warunkach przebiegajg one praktycznie
jednokierunkowo. Takie reakcje nazywa sie praktycznie
nieodwracalnymi i zapisuje sie strzatkg skierowang w jedng strone np.:

A+B— AB

Reakcje nieodwracalne nalezg do wyjgtkow i biegng z reguty wtedy,
gdy jeden z produktow opuszcza srodowisko reakcji.



Reakcje odwracalne zapisuje sie z dwiema strzatkami skierowanymi
przeciwnie np.:

aA+bB =— cC+dD

rozumiejgc, ze obok reakcji
aA + bB — Cc + dD przebiegajgcej z szybkoscig v;,
zachodzi reakcja cC + dD — aA + bB z szybkoscig v,.

Szybkosc¢ tych reakcji mozna wyrazi¢ nastepujgco:
v, =K o [A]2 - [B]P
V, = K, ¢ [C]° - [D]
Poniewaz ubywa substratéw A i B to v, maleje.
Poniewaz przybywa produktéw C i D to v, rosnie.



Stan, kiedy v, = v, nazywa sie stanem rownowagi. Pozornie wydaje
sie, ze reakcja w tym stanie nie zachodzi, chociaz szybkosc¢ reakcji v, |
V, moze bycC duza.
Jezeli v, = v, to:

ky * [AJ? * [B]° = k, * [C]° * [D]

., [clx[of
(AP [BP

gdy T = const.

Jest to wzor na statg rownowagi chemicznej (K.) wyrazajgcy w
sposob matematyczny prawo dziatania mas Guldberga i Waagego.

Pamietac nalezy, ze skoro K_= k;/ k, to wielkosc liczbowa statej K,
wskazuje ile razy szybkosc¢ reakcji w prawo jest wieksza od szybkosci
reakcji w lewo.

K. jest wielkoscig statg, zalezng tylko od temperatury.
K. nie zalezy od stezenia reagentow !



Poprzez statg rownowagi K. mozemy m.in. opisac stan rownowagi w
roztworach, np. dla reakc;i.

C,HsOH + CH,COOH <=> CH,COOC,H; + H,O

) CoHacooCeH5 " S H2O
|:=

CooHS0H “CHaco0H



Dla reakcji biegnacej w fazie gazowej, np. reakcji syntezy amoniaku:
3H, + N, = 2NH;,

zamiast stezen we wzorze wygodniej jest stosowac cisnienia
czgstkowe reagentow pA, pB, pE, pD

Statg Kp nazywamy cisnieniowg statg rownowagi:

F'ENHg

o =
aINT-LN s

K. = K, (L/RT)A" gdzie An = Zn moli gazowych produktéw - Zn moli
gazowych substratow
DlaC g + 0, =CO,, K.=[CO,)[0,] K.=K;boAn=0



State rownowagi dla niektorych czesto spotykanych reakcji przyjety
charakterystyczne nazwy.

Dla reakcji dysocjaciji, np. kwasow w roztworach, nazywamy stata
dysocjacji.

Np. dla reakc;i:
CH;COOH <=> CH,COO" + H*

stata dysocjacji wynosi:
[HT ]« [CHoCO07]

Kip = ———mmmmmmemm e = 1,75*1072 mol/dm3
[CH3COOH]



Reguta przekory Le Chateliera — Browna

Jezeli stan rownowagi chemicznej reakcji zostanie zakiécony
przez jakis czynnik zewnetrzny to w ukfadzie rozpocznie sie
taka przemiana, ktora bedzie przeciwdziataé zakiéceniom
prowadzgc do ponownego osiggniecia stanu rownowagi.

Czynnikami moggcymi spowodowac zaktocenia stanu rownowagi
reakcji chemicznej mogg byc:

a) zmiana stezenia ktoregokolwiek z reagentow

b) zmiana temperatury

c) zmiana cisnienia dla reakcji zachodzgcych w fazie gazowej, jezeli
objetos¢ zmienia sie w czasie reakcji.

Dokonujgc zmian w/w czynnikow mozna kierowac reakcjami
odwracalnymi w pozgdanym kierunku uzyskujgc odpowiednig
szybkosc¢ i wydajnosc reakcji.



Zmiana stezenia substratu

Jezeli do uktadu w stanie rownowagi dodatkowo wprowadzimy
pewng iloS¢ reagentu (substratu lub produktu) to stan rownowagi
przesunie sie w kierunku zmniejszenia jego wartosci w uktadzie.
Usuwanie produktow lub dodawanie substratow przesuwa stan
rownowagi reakcji w prawo. Dodawanie produktow lub usuwanie
substratow przesuwa rownowage reakcji w lewo.

Wptyw temperatury

Jezeli czynnikiem naruszajgcym rownowage chemiczng jest zmiana
temperatury, to w zaleznosci od efektu cieplnego danej reakcji
nalezy oczekiwac¢ dwojakiego rodzaju skutkow.

Podwyzszenie temperatury w uktadzie przesunie stan rownowagi na
korzysc reakcji endotermicznej, ktorej towarzyszy pochtanianie
ciepta, natomiast obnizenie temperatury uktadu przesunie
rownowage w kierunku reakcji egzotermicznej, ktorej towarzyszy
wydzielanie ciepfa.




W przypadku reakcji endotermicznych ( pochtaniajgcych ciepto)
wzrost temperatury zwieksza szybkosc reakcji w prawo. W
przypadku reakcji egzotermicznych ( podczas ktorych wydziela sie
ciepto), wzrost temperatury zwieksza szybkoSc¢ reakcji w lewo.
Obnizenie temperatury powoduje skutek odwrotny.

Wptyw cisnienia

Zmiany cisnienia majg wptyw na przebieg reakcji w ukfadzie
zamknietym tylko wtedy, gdy reakcja przebiega ze zmiang liczby
moli, a wiec objetosc substratow nie rowna sie objetosci produktow.
Gdy objetosc¢ substratow jest wieksza od objetosci produktow,
podwyzszenie cisnienia powoduje przesuniecie rownowagi reakcji w
prawo. Gdy objetos¢ substratow jest mniejsza od objetosci
produktow, podwyzszenie cisnienia powoduje przesuniecie
rownowagi reakcji w lewo.

Obnizenie cisnienia powoduje skutek odwrotny.




