4. TEORIE REAKCNI RYCHLOSTI

Konec¢ny cil:
Vyjéadteni rychlostni konstanty elementarni reakce v zavislosti na vnéjSich podminkach a struktuie

reagujicich latek.

ARRHENIOVA TEORIE

Pan Arrhenius (1889) vysel z empiricky zjiSténé zavislosti k na T

lnk:A—E.
T

Tato zavislost pfipomind van't Hoffovu reak¢ni izochoru v integralnim tvaru za piedpokladu, ze
A U © nezavisi na teploté

[S]
an:—ArU l+int.konst.
R T

Na zéklad¢ této analogie vyslovil Arrhenius tuto teorii:
Pii elementarni reakci ze vSech molekul vychozich sloZzek podléhd chemické preméné pouze

jejich &ast - tzv. aktivni molekuly A", které jsou v rovnovéze s molekulami neaktivnimi

* *

K k
A= A"—P

Tuto rovnovéahu lze popsat rovnovaznou konstantou

a pouzit pro ni van’t Hoffovu reak¢ni izochoru

AU

* _ intkonst. .~ RT
K =e e s

ve které AU piedstavuje standardni reakéni teplo aktivaéniho d&je pii konstantnim objemu. Arrhenius
oznacil toto reakéni teplo jako aktivacni energii E5. Vysledna reakéni rychlost je tmérnd koncentraci
aktivnich molekul cxx

v=kec,
Kombinaci téchto vztahti dostaneme vyraz

EA
* intkonst. .~ pT
V — k ell’l ons e RTCA ,
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int.konst.

ve kterém sou¢in konstant k’e stojici pfed exponencielou se oznacuje jako pfedexponencielni
faktor A4, nebo téz frekvencni faktor. Vysledny vztah pro rychlostni konstantu se nazyva Arrheniova

rovnice a ma tvar

Aktivacni energii lze pro danou reakci urcit ze zavislosti In kna 1/T

lnk:lnA—ﬂ.
RT

SRAZKOVA TEORIE

vychazi z kinetické teorie plynt, jeji platnost je omezena na reakce v plynné fazi.

Zakladni predpoklady
1) nutnou podminkou chemické reakce je srazka reagujicich ¢astic,
2) k chemické preméné vede pouze efektivni srazka = srazka, pii které ma reagujici dvojice Castic

dostate¢nou kinetickou energii.

Srazkova teorie uvazuje bimolekularni reakce
A + B — produkty,
pro které plati
V=kc,cy.

Pocet binarnich srazek mezi Gasticemi A a B, ke kterym dojde za 1 sekundu v 1 m’ je dén vyrazem
- Ny N .
Zyp = g Vrel 7B7A (viz KTP),

ktery lze upravit na tvar

_ 2 2 6 R |
Zpp = W x5V, CAC N3, 10 [ZAB] =m-s

Z téchto srazek vSak pouze cast bude spliiovat podminku pro efektivni srazku. Urcit pocet efektivnich
srazek znamena urcit frakci dvojic molekul, jejichz soucet kinetickych energii je vétSi nez urcita
minimalni hodnota &, Pfi srdZce dvou molekul I1ze v nejjednodussim piipadé uvazovat u kazdé
molekuly pouze kinetickou energii odpovidajici jedné slozce rychlosti, a to slozce ve sméru spojnice

tezist' srazivsich se molekul. Lze dokézat, ze frakce takovych dvojic molekul je stejnd jako frakce
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molekul, z nichZ kazda ma kinetickou energii odpovidajici dvéma stupiiim volnosti vétsi nez &, Pro

tuto frakcei plati
—fo— e ¥ (vizKTP),

kde &, predstavuje minimalni hodnotu kinetické energie jedné dvojice srazivsich se molekul, potiebnou
k jejich chemické pfeméné. Pocet efektivnich srazek je tedy dan vyrazem

ZABet = ZABE K
a pro reakeni rychlost pak plati

E
z —
AB,ef -3 2 3 _ RT
v=—>-=-10 —ﬁdABv N, 10%e *c,cy

Av

rel

kde E, predstavuje minimalni hodnotu kinetické energie jednoho molu dvojic srazivSich se molekul,
potiebnou k jejich chemické pfeméné a nazyva se stejn€ jako v Arrheniové rovnici aktivaéni energie.
Porovnanim posledniho vztahu s kinetickou rovnici ziskdme vyraz pro rychlostni konstantu ve tvaru

_E,

k =md?,v N, 10%e

rel
Faktor pted exponencielou se nazyva srazkové ¢islo Z a plati pro n¢j

8RT
7T

Z =nd;,N, 10’

Srazkové ¢islo zavisi na teploté.

Srazkova teorie se vyborné osvédCila pfi interpretaci bimolekularnich reakci jednoduchych
molekul vplynné fazi. Srazkové priméry lze ziskat naptf. z méfeni viskozit a aktivacni energie
z kinetickych méfeni. Dobra shoda teoreticky vypoctené a experimentalné zjisténé rychlostni konstanty
byla nalezena napt. pro tepelny rozklad plynného jodovodiku

2HI=H,+1,.

vvvvv

fada (je mensi).

Do vztahu pro rychlostni konstantu byl zaveden korek¢ni faktor P

Ell

k=PZe fT.

Tento tzv. stéricky faktor srazkova teorie neumi vypocitat.
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Srazkova teorie se vSak setkala s obtiZemi i u monomolekularnich reakci. Ma-li i u téchto reakei
byt pifi¢inou chemické premény UCinnd srazka, je tfeba objasnit, pro¢ rychlost neni imérnd druhé

mocning koncentrace vychozi latky. Vyklad podal Lindemann.

Lindemannova teorie monomolekularnich reakci

Vychazi opét z predpokladu, ze molekula ziska potiebnou energii pro chemickou pteménu pfi
r o~ r . : M r w7 * . r O W
srazce. Tim se aktivuje. Aktivované molekuly ozna¢ime A'. V tomto aktivovaném stavu miize

zreagovat na produkty, ale také se dalsi srazkou mtize deaktivovat. Mechanismus lze zapsat takto:

ki,
A+A§A +A

AEP

Rychlost vzniku P zavisi na koncentraci aktivovanych molekul

_ch

V=
dt¢

=kyc,.

Aktivovanych molekul je v soustavé malo a tedy 1 casova zména jejich koncentrace je zanedbatelna =
1ze pouzit podminku staciondrniho stavu:

de,.

dt

de,.

dt

2 / —
= ke, —kc,.cy —kye,. =0

2 /
=k, —kic,.cy —kyc,.

Odtud pro ca= plyne

2
kicy

c *:—
A /
kioc)+k,

a pro vV dostaneme

kk,c:
V=kye, ="
kic, +k,
Pii vysoké koncentraci latky A (vysokém parcidlnim tlaku) je casovy interval mezi srdzkami
kratky, coz znamend, 7e konstanty k;a k, budou vysoké a naopak konstanta k, nizka, nebot neZ

aktivovana molekula staci zreagovat je deaktivovana dalsi srazkou. Bude tedy platit

kk
klc, >>k, = V= llc/z C
1

a reakce se bude jevit jako monomolekularni s rychlostni konstantou
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k:h@.

ky
Chemicka pieména, tedy monomolekularni rozpad bude nejpomalejSim krokem a bude fidit rychlost
celé reakce. V prvnim bimolekularnim kroku se ustavi rovnovéaha s rovnovaznou konstantou

K="
ky

Naopak pii nizkych tlacich je Casovy interval mezi srazkami dlouhy, coz znamena dlouhou
dobu Zivota aktivované Castice, kterd ma tedy Cas zreagovat. V tomto piipad¢ bude platit
klc, <<k, = v=kc
a reakce se bude jevit jako bimolekularni. Bimolekularni krok bude krokem nejpomalej$im, rovnovéha
se neustavi.
Reakeni fad tedy zavisi na koncentraci vychozi latky. Tedy reakce typu 2A — P ma urcitou
koncentracni mez. Pii vysSich koncentracich se jevi jako monomolekularni, pfi nizSich jako

bimolekularni. Takovato koncentratni mez byla experimentalné prokazana.

TEORIE ABSOLUTNi REAKCNI RYCHLOSTI = TEORIE AKTIVOVANEHO KOMPLEXU = EYRINGOVA

TEORIE

Tato teorie bere v tvahu strukturu reagujicich slozek, ale umi to jen pro jednoduché cCastice.
UkéZeme si pro reakci atomu deuteria s molekulou vodiku. Pfi pfiblizovani atomu deuteria k molekule
vodiku se postupné zalina vytvaret vazba mezi atomem deuteria a atomem vodiku a soucasné se
oslabuje vazba mezi atomy vodiku v molekule vodiku. Vytvoii se tzv. aktivovany komplex —

metastabilni meziprodukt, ktery dale se preméni na kone¢né produkty

H-H+D—>(H---H---D)' 5 H-D+H

0,13
V prubehu tohoto déje vazby v reagujicich Casticich \/ \
podléhaji zménam, reakéni cestu a téz strukturu e
c
aktivovaného komplexu by bylo mozné urcit ze \: \\ § o
L . . : ! N>5,0
zavislosti potencidlni energie reagujiciho systému na = 00 \ 14,0 x
meziatomovych vzdalenostech. s | . ——
b ",0 -—————‘-'-'___——"-'_‘_'_.|

Grafické zndzormnéni této zavislosti se nazyva 10,0 g0 —]

energeticka otencialova) hyperplocha a pro
g (P ) hyperp p NN

uvedenou reakci je ukazéna na obrazku: 0,07 0,10 0,13
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Bere se v uvahu pouze piipad, kdy D se ptiblizuje k molekule H-H ve sméru vazby. I k tomu by bylo
tieba 3D grafu. Zobrazuje se pomoci ekvipotencialnich ¢ar, které spojuji mista o stejné energii.
Aktivovany komplex tedy predstavuje energeticky nejbohat$i konfiguraci na nejsnazsi cesté¢ mezi
vychozim a kone¢nym stavem. Tato cesta je vyznacena ¢arkované a nazyva se reakéni koordinata.

Rez hyperplochou podle reakéni koordinaty vede na velmi dobie znamy obrazek:

E Aktivovany komplex

v

Reakeni koordinata

Nastin odvozeni vztahu pro rychlostni konstantu za predpokladu nasledujiciho mechanismu:
#

A+B = AR —k: P,
predpokladame tedy, ze mezi aktivovanym komplexem a vychozimi latkami se ustavuje rovnovaha.
Neni to stabilni rovnovaha, nebot’ neodpovidd minimu energie, ale sedlu. Produkt P vznika
monomolekularnim rozkladem aktivovaného komplexu. Jedna se tedy o ,,pre-equilibria“ mechanismus.
Pro rychlost vzniku produktu tedy plati

_de

V=
dt

_ 1. #
=k g
_ #
¢,y =K'cpcy

v=k"K"c,c,

= podaii-li se urit & , K* budeme mit vyraz pro rychlostni konstantu dané reakce.

Rychlostni konstantu pfemény aktivovaného komplexu na produkt &' se podafilo odvodit pomoci

statistické termodynamiky a kvantové mechaniky ve tvaru
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k= Kk_T
h
kde % je Planckova konstanta (4 = 6,626-107*] s), k je Boltzmannova konstanta a x je tzv. transmisni

koeficient, ktery udava pravdépodobnost, ze aktivovany komplex se skutecné rozpadne na produkty.

Statisticky vypocet K” je mozny pouze u jednoduchych piipadi, pro které Ize u aktivovaného komplexu
urcit jednotlivé energetické hladiny (viz hyperplocha). Pro uréeni K" 1ze vyuzit klasickou TD:
A,G" =-RTInK"
Standardni reakéni Gibbsovu energii vzniku aktivovaného komplexu A G*, nazvanou Gibbsova
aktivaéni energie, 1ze rozd¢lit na dva ptispévky
AG"'=ANH"-TAS"
Pro K” dostaneme
AG" _AS" AH'
RT R RT

AS* o AH?

Kf=e R ¢ RT

InK" =

a nasledné vyjadiime celkovou rychlostni konstantu ve tvaru

A ST A H?

k:k#K#zKTeTe RT

Entropicky ¢len lze dat do souvislosti se stérickym faktorem ze srazkové teorie.
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