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Co je chemicka reakce

> déj, pfi kterém z vychozich latek (reaktantd) vznikaji
jiné chemickeé latky (produkty)

» pri chemické reakci zanikaji ptivodni vazby (v
molekulach vychozich latek) a vznikaji vazby nové (v
molekulach produktu)

» pocet a druh atomd chemickych latek se neméni

» dochazi k preméné latek na urovni vzniku nebo
stépeni vazeb



Sledovani chemickych reakci

[

» z energetického hlediska a moznost realizace a
prubeéhu déju (tj. kolik energie vznikne nebo kolik je
potreba a jestli to vubec bude probihat) —
termodynamika

» z dynamického hlediska (jak rychle se to déje a jak
|ze tuto rychlost ovlivnit) — chemicka kinetika



Zakladni tridéni chemickych reakci

[

J

Podle poctu fazi v reakéni smési

Podle typu stépeni vazeb

Podle typu reagujicich vazeb

e typu prenasenych castic

Podle vnéjsich zmén — dle mechanismu
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Podle poctu reakci



1. podle poctu fazi v reakéni smesi

J

a) homogenni reakce - reakce v jedné fazi (plynné,
kapalné)

N,(g) + 3 H,(g) — 2 NH;(g)

b) heterogenni reakce - reakce na styku dvou fazi
(vétSinou kapalné a pevné

nebo plynné a pevné)
2 HCI (I) + Zn (s) — ZnCl, (s) + H, (g)



2. podle typu stépeni vazeb

a) homolytické stépeni - kovalentni vazba se stépi
symetricky, kazda castice si ponechava jeden elektron,
vznikaji radikaly s neparovymi elektrony

Cl=—Cl - Cle +Cle

b) heterolytickeé stepeni - nesymetrické stépeni polarni
kovalentni vazby tak, ze si jedna z Castic ponecha
vazebny elektronovy par (zpravidla atom s vyssi

elektronegativitou), vznikaji ionty
H— Cl - H* + CI



3. podle reagujicich castic

I

a) molekulové reakce (Ucastni se molekuly)
SCl, + Cl, = SCl,

b) iontové reakce (UcCastni se ionty)
Ag* + Cl-— AgCl

c) radikaloveé reakce (Ucastni se radikaly)
CH, + Cl, = CH,Cl + HCI

d) v oznaceni Ize pouzit i kombinace — ion-radikalové
reakce ....



4. podle typu prenasenych castic

I

a) prenos elektronu - oxidacneé redukcni reakce (redox
reakce)

Fe?* + Cu?* > Fe3* + Cu*

b) prenos protonu - protolytické (acidobazické) reakce v
roztocich

NH; + H* — NH,*
NaOH + HCl — NaCl + H,0

c) prenos atomu nebo skupin atomu - koordinacni
(komplexotvorné) reakce

CuSO, + 4 NH; — [Cu(NH,),]SO,



5. podle mechanismu

I

a) slucovani latek - reakce skladné (adicni)
SCl, + Cl, — SCl,

b) rozklad latek - reakce rozkladné (eliminacni)
CaCO; — Ca0 + CO,

c) zaména atomu nebo skupin atomu - reakce substitucni
CuSO, + Fe — FeSO, + Cu

d) vzajemna vymeéna casti latek - reakce konverzni (podvojna
zamena) — dvé slozitéjsi castice si vymeéni nékteré své Casti
MgSO, + CaCl, — CaSO, + MgCl,



6. podle poctu reakci

[

a) reakce izolované A+B—>C

b) reakce simultanni (soucasné probiha vice reakci)

zvratné A+B=— C+D
OH OH oM

C NO

bogné A+B — + HNO; — + 2
\
D NO,
fenol
p-nitrofenol  o-nitrofenol

nasledné (konsekutivni) A+B—>C—>D

retézove (specialni pripad radikalovych reakci) — typ naslednych reakci
Na + Cl, > NaCl + Cl e (iniciace)

He + Cl, > Cle + HC
He +Cle— HCI

Cle +Cle —Cl, (terminace)

He +He > H,




Fotochemické reakce

spusténi — absorpce elektromagnetického zareni

pribéh: 1) primarni déj - disociace vazby UV nebo Vis zarenim
(E,, = energie chemické vazby)
- fotoaktivace molekuly (Epy< Etotodisociace)
e kvantitativni tj. 1 foton na 1 molekulu

2) sekundarni déj — pocet preménénych molekul mlze byt jiny, nez pocet
absorbovanych foton(

pocet chemicky preménénych molekul

kvantovy vytézek = . - -
pocet absorbovanych fotonu

Priklad: Tvorba ozonu
primarni déj: fotodisociace kysliku O,+hv - 20

sekundarni déj: 0, +0 - 0;
kvantovy vytézek = 2



Uvod k reakénim mechanismm

Formalni zapis reakce:
H, + Cl, <> 2HCI

Skutecny pribéh: —
C|2 —>Cle + Cle
Cle + H,—> He + HCI Reakce Casto neprobiha

He + Cl, > Cle + HCI tak, jak ji zapisujeme, ale
He +Cle— HCI —— v radé dilcCich,

jednodussich

Formalni zapis reakce: (elementarnich) reakcich.
20,—30,

Skutecny pribéh:
O, >0,+0
O, +0 — 20,




Typy reakci z hlediska kinetiky

Jednoduché (elementarni) reakce
e k popisu chemické premeény staci 1 rovnice

e maji jednoduchy mechanismus — jedna interakce
molekul, atomu, ¢astic (tj. 1 srazka molekul, interakce
s fotonem ....)

Slozité (slozené) reakce
e maiji slozity mechanismus
e vznikaji meziprodukty a vedlejsi produkty



Elementarni reakce

I

Molekularita — nejmensi pocCet castic vychozich latek,
jejichz soucasna interakce vede k chemické preméne.

» Monomolekuldrni reakce nékdy nazyvame spontanni.

» Bimolekuldrni reakce jsou fizené srazkami dvou
molekul.

» Reakce trimolekularni jsou velmi vzacné pro malou
pravdépodobnost srazky tii objektd (10° krat je nizsi
pravdépodobnost srazky 3 &astic oproti 2). Casto
zdanlive jedna trimolekularni reakce jsou ve
skutecnosti dveé bimolekularni probihajcici v tésném
sledu za sebou.




Reakcni mechanismus

» popis souhrnu jednoduchych reakci, které vedou k

vyslednému produktu, tedy popisuje jednotlivé kroky
reakce. V nasem pripadé napr.:

Cl, » Cl- + CI- (iniciace)

Cl- + H, > HCl + H- (propagace)

H- + Cl, = HCl + CI- (zase propagace)

H- + Cl- > HCI (terminace, zanikaji radikaly)

....bude jesté zminén po chemickeé kinetice....



Co tedy studuje chemicka kinetika?

I |

» Studuje rychlosti téech chemickych reakci, které
jsou z energetického hlediska uskutecnitelné, a
zabyva se faktory, které tuto rychlost ovlivauiji.

» Dalsim cilem (souvisejicim s cilem predchozim)
je objasnéni reakénich mechanismu.



Rychlost — zcela obecné

* rychlost zcela obecné — zména studovane veliCiny

(draha, dhel .... ) za Cas

primérna rychlost — zména drdhy za cas

AS S,—S 1
V=—= - =t
At t, -1, 9@ 5

okamzita rychlost

= I|m

Lo 2

= I|m

At—0

d
d: -19(®)

At

s

T

e — . — — — A —




Reakeni rychlost

I

= rychlost chemické reakce

* Ubytek latkového mnozstvi vychozich latek za jednotku casu
* prirustek latkoveho mnozstvi produktl za jednotku casu

* tj. studovana velicina, jejiz Casovou zmeéenu sledujeme je
latkové mnozstvi n (nebo koncentrace, viz dale)

A+B->C+D



Reakcni rychlost

I

A+B->C+D

Primeérna rychlost

V =

At Al

ubytek .... znaménko = vs. prirustek .... znaménko +

Okamezita rychlost:
v ~dn, dngp\/dn. dn,
dt dt dt dt




Reakeni rychlost - priklad

N, + 3 H, = 2 NH,

za jednotku Casu zreaguje 1 mol dusiku, 3 moly vodiku a vzniknou 2
moly amoniaku

anZ 4 _ dnHz . anH3

dt dt dt

UV =—

pri takto definované reakcni rychlosti by se rychlost reakce vyjadrena
pomoci zmeény latkového mnozstvi dusiku, vodiku nebo amoniaku lisila

V(NH,;) = 2v(N,) a dokonce v(H,)=3v(N,)



Reakcni rychlost - doplnéni

I

* nutno uvazovat stechiometrické koeficienty !!!
1 dn.

@ dt
(ON, #3H, >NH,

. 1an2 ! dn, _\1 any,

1 dt 3 dt 2 dt




Reakéni rychlost - finale

tedy obecné pro reakci aA + bB «» cC + dD

v l1dn, 1dng 1dn, 1 dng
v, dt ve dt v, dt vy dt

okamzita reakcni rychlost — casovy ubytek latkového
mnozstvi reaktantu nebo prirustek latkového mnozstvi
produktu déleny prislusnym stechiometrickym koeficientem



Reakcni rychlost — n vs. koncentrace

* je-li objem konstantni, neméni se, |ze latkové mnozstvi
nahradit molarnimi koncentracemi

C (A)_VA

e je-li V = konst. v priib&hu reakce, je An = Ac,,(A)

* v reakcni kinetice ¢asto molarni koncentrace oznaCujeme
[A] .... okamzita molarni koncentrace latky A

1 d[A] 1 d[B] 1d[C] 1 d[D]

V= — — — —
v, dt ve dt v dt vy dt




Kineticka rovnice

= vztah, ktery udava zavislost reakcni rychlosti na
teploté a na koncentracich jednotlivych latek
(v nékterych pripadech i produktu)

v =K(T) . f(c,, Cg, weeeeee )

e konstanté umeérnosti k se rika rychlostni
konstanta a je zavisla na teploté



Kineticka rovnice — dilCi reakéni rady

obecné napsanou reakci
* aA+bB<«< cC +dD

v =k[A]“[B])

* exponenty aa fjsou tzv. dilci reakeni rady k danému
reaktantu:

— aje dilci rad reakce vzhledem k reaktantu A
— Bje dil¢i rad reakce vzhledem k reaktantu B

* obecné nelze tyto dilci reakcni rady ztotozrnovat se
stechiometrickymi koeficienty!!!

* nelze je ani ztotoznovat s molekularitou



Co

Urceni dilCich reakcnich rad

Jak?
- Experimentalné!

Jak? g
— zmeénou tlaku: 2 N,O. (g) > 4 NO, (g) + O;(gga)
— zmeénou vodivosti, koncentrace....

— metodou pocatecnich rychlosti: koncentrace vsech vychozich
latek ponechame konstantni, ménime jen koncentraci jediné
latky a v kratkém casovém intervalu sledujeme rychlost reakce
—viz. cviceni



Celkovy reakéni rad

[

e aA+bB+cC — produkty

v, dt

1 dni
v=——1"

dilci Fédy VvUci A, B, C - uréen\'/ experimentélné

@ @A]@[B]@[C]@

rychlostm konstanta

reakcni rychlost

celkovy fad reakcer=a+ f+y

FORMALNI KINETIKA — zabyva se fedenim kinetickych rovnic s cilem popsat
casové zmeény koncentraci reagujicich latek

Pozor — dilCi reakéni rady a celkovy rad nemusi byt celoCiselné!



Priklad — reakcni rad

5Br+BrO;+6H"— 3 Br,+3 H,0

v = k[Br][BrO;][H"]

reakce je 1. radu vuci vSsem 3 vychozim latkam
(dilc¢i reakcni rady), celkovy rad je 3



Formalni kinetika - izolované reakce

* podle radu je muzeme rozdélit na:
reakce: 0. radu
1. radu

2. radu
atd. az
n—tého radu



Matematika — integrace

Integraly, které budeme potrebovat:

1
f;dx = Inx + konst.

b1 b
j —dx =Inb —Ina =1In—-
a X a

konkrétné pro x2:

L1
]x"dx = + konst.
n+1

Postupujeme —li ,obracené” —t.j. derivujeme-li funkci F(x) dostaneme funkci f(x)

ff(x)dx = F(x) + konst

d F(x)

9 = F(x) = f(x)

nebo-li

d Inx B 1
dx  x
dx™ R

dx



Reakce 1. radu

I

rozklad latky A

In[A]-In[A], = -

/
in LAl
LAl

[A] — [A]oe_kt
-

= —kt

J

A— prOdUkty (napf. radioaktivni rozpady)

_d[A] 1. ¥ad oo =1
{V_ dt k[A]%

\ 4

Rychlost zavisi na okamzité koncentraci
reaktantu A, s casem klesa.

Zavislost koncentrace vychozi latky na
case je vystizena prirozenym
logaritmem.



Pressure, CH3NC (torr)

Methyl isonitrile

Reakce 1. radu - polocas 4P

CH,NC - CH,CN \
[
[CH.NC]=[CH,NC].e™ <D

Acetonitrile

150

polocas reakce - doba, za niz poklesne
koncentrace dané latky na polovinu
vztah pro vypocet lze odvodit tak, ze
dosadime do rovnice:

[A]= [A]o e

75

0 10,000 20,000 30,000 za [A] hodnotu [A],/2

Time (s)

a dostaneme |n 2

polocas reakce 1.fadu nezavisi na koncentraci latky -




Reakce 1. radu — linearizace

160 5.2
£ 140 L 50
< 120 %, 4.8
@ T 4.6
:ZmlOO @) 1
T g 4
9} = 5 4.2
2 60 5 4.0
7 40 5. 38
2 20 £ 36
0 3.4
0 10,000 20,000 30,000 0 10,000 20,000 30,000

Time (s)

4], = [A]pe™™

Jestlize je zavislost koncentrace
na Case nelinearni, ale zavislost
In (koncentrace) na Case linearni,
jde o reakci 1. radu.

Time (s)

dsek = In [A)]
In[A], =kt +

smeérnice=tga =-k




Reakce 1. radu — priklad z biologie

H5N NH, H;N NH; |
NS ~ _
Pt +H,0 —> Pt Ay
VARAN /N
Cl cl Cl OH,
Cisplatin

cisplatina je prvni ,anorganickeé” protinadoroveé lé€ivo — je schopna dosahnou
uplné remise u relativné vzacnych, ale smrtelnych nadorut reprodukcénich organa
u mladych lidi

hydrolyza cisplatiny je dulezita — IéCivem se stava az tehdy, je-li alespon jeden
Cl nahrazen H,O. Poté reaguje s DNA a zabrarnuje déleni bunék a rastu nadoru

—
10 —

3

10
©

Cisplatin

M) X

In[cisplatin]

Concentration (

0 ° ‘ w I [ ! \
Q Q Q Q Q Q Q Q Q Q
& & R &S &

25°C, pH=7, k=1,5x103 min-!

Time (min) Time (min)



Reakce 2. radu

e A+ B — produkty
po dosazeni do kinetické rovnice dostaneme:
_d[A]

g KLAILB]

jsou-li pocatecni koncentrace obou latek stejne,
nebo uvazujeme-li reakci 2A — produkty

dostaneme: d[Al

it = k[AT’

( v obou pripadech je celkovy fad r = 2)



Reakce 2. radu — kineticka rovnice

[

J

[

< d[A
_I [A]

o, [AT

_|:[A]l :|[ Al
1w,

kjdt

= kt

-

1

1

A

Al=
&

[Al,
[Al

= kt

\

1+[A] kt /

j —dx
a

n+1

konkrétné pro x2:

.-

jx"dx = + konst.
n+1

-

d[A]
dt

— K[A] }/ '




Reakce 2. radu - polocas

pro vypocet polocasu reakce opét za [A] dosadime
hodnotu [A],/2

1 L 1 a dostaneme:
= Kt1 -
0.5 [A], 2 [A],
2 1

polocas zavisi na pocatecni
2 1 Lt koncentraci, t.j. méni se v

VRV




Reakce 2. radu — experimentalni data

NO, (9 > NO (g +1/20, ()
0.0 0.01000 "
0,009 +
50.0 0.00787
0,008 - "
100.0 0.00649 oo,
@) n
200.0 0.00481 £ 5006
300.0 0.00380 o005 L
0,004 — .
0,003 T T T T T T T T T T T
0 50 100 150 200 250 300

Time [s]

cim prolozit?



Reakce 2. radu — linearizace

1.rad?

In[A], = —kt + In[A],

0 100 200 300
Time (s)

Fit nesedi.

250

1/[NO,]

150

1/[/

500 100 2

Time (s)

ANO! Fit poskytl linearni funkci
= reakce je 2. radu



[NO,]

Reakce 2. radu - zaver

NO, (9) =

0,010 ¢ Model secondorder
] (User)
Equation A/(1+A*K*x)
0.009 4 Reduced Chi 6,50662E-11
1 Adj. R-Squar 1
0,008 + . Value Standard E
i B A 0,01 7,34646E-
B K 0,541
0,007 : - -
1 |
0,006
0,005 3
0,004 — .
0,003 T v T . T . :
0 50 100 150 200
Time [s]

_ [AL
[Al= 1+[A],kt

1 1

= kt +

Al

Al

300

[NO,]

0,011

NO ) +1/2 O, (9)

0,010

1
0,009
0,008
0,007

0,006 | \

0,005 -} ¢
1 1/2

0,004

0,003 S

0,002 i - t1/z 9\\\\

0,001 - . —— VI N

0000 +—-r——7——""1T——T T T T T T
0 200 400 600 800 1000 1200 1400 1600 1800 2000

1

kA

t

b=

Time [s]

Polocas se v
prubéhu
reakce meéni !



Priklad reakce 2. radu

O

0 0 \ Me

Ph I FPhPn
Me.. A, M8 Me Me ]

“““ "‘ = + iy v”/",,'. o
o Ph ™" me

Ph Ph Ph Ph Me

(0]
2 monomers dimer
(red) (colorless)

» dimerizace 2,5-dimethyl-3,4-diphenylcyclopentadienonu

* reakci lze zapsat: 2A — produkt

» dulezita skupina organickych reakci pouzivanych ve farmaceutickém pramyslu k
pfipravé slozitych uhlikovych systému pfi vyrobé IéCiv

6 800
5 & 700
Jestlize je zavislost R, 5 60
koncentrace na ¢ase S g 500
nelinearni, ale zavislost | £ 3- 2 4
1/(koncentrace) na ¢ase | £, =
linearni, jde o reakci 2. - | :ZZ '
radu. 0 20 4‘0 60 80 100 120 0 20 4Io 60 80 100 120

Time (min) Time (min)



A co 0. rad?

Reakcni rychlost nezavisi na Case, reakce probiha konstantni

rychlosti
d[A] _
V= A
™ k-[A]" =

po integraci dostaneme:
[A] = [A]o —K-t

Nulty rad najdme u velmi pomalych reakci, pfi kterych se
prakticky neméni koncentrace reaktantu.



0. rad - priklad

Ackoli veétsina reakci majicich pouze 1 vychozi latku jsou
reakce 1. nebo 2. radu, existuji mezi nimii reakce 0. radu (a
jsou pomeérneé bézné) — prikladem je reakce probihajici za
vysokych teplot na povrchu Pt (rychlost je dana velikosti
povrchu):

2 N,O (g) = 2 Ny(g) + O,(g)

Povrch platiny je zcela pokryt N,O
molekulami.

ZvySeni koncentrace N,O v soustave tedy
nema vliv na rychlost reakce, protoze dochazi
k rozkladu pouze téch molekul, které jsou na
povrchu platiny.




0. rad - pr

iklad

N,O
(reactant)
S N,
® (product)
E
Y
c
o
O
0,
(product)
Time

rate = l ﬂ[NZO]
-2 At

Jestlize je zavislost koncentrace
reaktantu na Case linearni, jedna
se o reakci nultého rfadu.

2 N,0 (g) = 2 N,(g) + O,(g)

_AI02] 0o _ .
= 4 = k[N,O]" =k

A[N;]
At

4



0. rad — priklad z biologie

CH4CH,OH + NAD*

oxidace ethanolu na acetaldehyd
v jatrech pomoci enzymu alkohol-
dehydrogenazy

pri vysokych koncentracich
alkoholu jde o reakci 0. radu

koncentrace alkoholu klesa
konstantni rychlosti dokud
nedosahne nuly

rychlost je u rbznych lidi rGzna — vliv
ma hmotnost ¢lovéka, mnozstvi
enzymu

alcohol
dehydrogenase

O
|

[Ethanol] (M)

> CHyCH + NADH + H*

Rate of reaction (M/s)

V pripade reakci 0. radu, rychlost
reakce nezavisi na koncentraci
reaktantd.

Linearni zavislost koncentrace
reaktantu na Case je jasnou
indikaci, Ze jde o reakci 0. radu.




Shrnuti — izolované reakce

0'025 L 0. fad
0,020 0. rad \ 1. rad
1. ¥ad UETR 2. tad
% s 2. tad e \
£ o010 % 0,4 :
R ia e A[m;}(')dm-s] 15 2.0 0 50 100 150 20-(1)1;5:[5:;00 350 400 450 500
0. rad 1. rad 2. rad
Kinet. 0 1 2
v=k-[A] =k v =K[A v=Kk[A
rovnice LAl LAl [A]
integrovany [A] _ [A] —k-t [A] _ [A] e—kt [A] _ [A]O
tvar : ’ 1+ [Alokt
y _[A], ~In2 1
polocas 5= o t% _T t% = (Al K




Jednotky |

0. rad 1. rad 2. rad

kinet. rovnice v=k-[A]’ =k v =K[A] v =k[A]°

reakce n-tého radu
v=k-[A]

/ \

vidy mol.dm3.s [A] ... mol.dm3
nebot V=— d[A] lisi se dle radu — to si odvodite sami. MlzZete
dt si pomoci i ze vzorcl polocasU, ale odtud je to
jednodussi.

e V pripadé pouziti relativnich koncentraci
je rychlostni konstanta s a jednotka
rychlosti také s1.




Zeroth Order First Order Second Order
Differential
rate law Rate =— AIAI _ Rate =— AAl _ K[A] Rate =— AIAl _ KA
At At At

Concentration
vs. time

S 5 5

£ s g

Y ] Y

5 5 5

) U O

Time Time Time
Integrated [A] = [Alpe 1 )
rate law [Al = [Alp - kt & o= t
1n[A] = 1n[A], - kt

Straight-line plot
to determine rate - .
constant S % %

S Slope = —k = =

S o g

§ § § Slope = k

() = <

Time Time Time




pokracovani

Zeroth Order First Order Second Order
Differential
rate law Rate =— AIAL _ ¢ Rate =— AAl _ Kk[A] Rate =— AIA] _ KA
At At At

Relative rate
vs. concentration

[A], M  Rate, M/s

[Al, M  Rate, M/s

[Al, M Rate, M/s

1 1 1 1 1 1
2 1 2 2 2 4
3 1 > 3 3 9
Half-life . [Al, . 0.693 - ks
12— 2k 12— k 1/2 k[A]O
Units of k,
rate constant M/s 1/s M-~




Reakce simultanni

I

Reakce simultanni:
1) zvratné
2) nasledné
3) bocné



Reakce zvratné

I

k

A+B;7C+D

 vysledna rychlost:

-«

vy =, ==, (), = ATBI-K[CIID]

* je-li [A]=[Bly=a, [C],=[D],=0, ubytek latky A .... x :

d[A]) _dx_ k,(@a—Xx)* —k,x

V —
( dt dt



Reakce zvratné-

pokracovani

po urcité dobé se ustavi rovnovazny stav:

V,=V,
K (a X) o rzovn
[A]rovn = [ ]rovn = (a X) rovn
[C ]rovn = [ ]rovn Xrovn
a
A rovn =
[A] . k/
2

[C ]rovn = 2 ;

1+ ks K,

k, > K, "
Cc
)
z
3
e [s]
k, =k —A
2 2 c

[A] nebo [C]

[=}

K\_
N
A
=

N

o>

o £
)

[A] nebo [C]

o ° °
o N ES




Reakce nasledné

I

A B . C
[A]o:a
B} -[c}, -0

X, - koncentracni ubytek latky A

X, - koncentracni prirastek latky C

d[A]

Va = T dt ki [A]
dx
d'[l — kl(a_xl)
d|C
Ve = (5'[] - kz[B]
&, =K, (% — %)

dt



Reakce nasledné - pokracovani

k
A 1 B 2 C
AL ]
[B], =\ k,=k,
[C]
meziprodukt B je malo reaktivni, neni
problém jej odhalit
[A],; k1<< kz
[BE -} . . . _
[c] | meziprodukt B je velmi reaktivni, [B]

témér celou dobu nizka, maze byt
problém jej odhalit. V Case se
ustanovuje stacionarni koncentrace
(konstantni, derivace dle ¢asu = 0:

Bl =[AL "4




Reakce bocné (simultanni)

kq B
A
I
[A]o =a
[B]o = [C]o =0

X, - koncentracni pfirGstek latky B
X, - koncentracni pfirGstek latky C

: [A] = (kl T kz)[A]

dt

d[B]
dt

= kl[A]




Reakce bocné - pokracovani

Concentration

0

\ ’ ’ — [A]
‘ [B]

[ ’ \ [c]

20 "4 60 80 100 120
Time (s)
[A,]=100, k;=0.01, k,=0.05

Concentration

100}
80!

60 ¢

| [B]
\ [C]

40

20

20 40 60 80 100 120
Time (s)
[Ao]=100, k4=0.1, ky=0.01

Concentration

i _— —
L\ / ]

LA [l

20 40 60 80 100 120
Time (s)
[A,]=100, k,=0.04, k,=0.06

LY =k, (a— X, — X,

dx, _ﬁ

dx, K,
[B] X Kk

[C] X, k,

produkty B a C vznikaji v mnozstvich, ktera
jsou k sobé ve stale stejném pomeéru daném
pomérem rychlostnich konstant obou reakci



Priklad — pouziti chemické kinetiky pro objasnéni
reakcniho mechanismu

kdyby se jednalo o elementarni reakci mohli bychom psat:

v = k[NO,][CO]

z experimentalnich dat (metoda pocéatecnich rychlosti — viz cvic¢eni)
ale vyplyva navrh rychlostni rovnice:

Experiment Initial Rate (mol/L-s) Initial [NO;] (mol/L) Initial [CO] (mol/L)
1 0.0050 0.10 0.10
2 0.080 0.40 0.10
3 0.0050 0.10 0.20

v = k[NO,]?[C0]° = k[NO,]?

nemuze tedy jit o elementarni reakci, nutno navrhnout slozZitéjsi mechanismus



Priklad — pouziti chemické kinetiky pro objasnéni
reakcniho mechanismu Il.

NO,(g) + CO(g) — NO(g) + CO,(g) v = k[NO,]*

* navrzeny mechanismus:

pomald reakce, krok urcujici

(1) NO,(g) + NO,(g) —> NOs(g) + NO(g) — rychlost reakce
(2) NO;(g) + CO(g) —> NO,(g) + CO,(g) ~

rychla reakce

vy = ky[NO,]?
v, = ky[NO3][CO]

Nékolik poznamek:

* jestlize k=k,, pak rychlostni rovnice reakce (1) je identicka s rychlostni rovnici celkové
reakce

* protoZe je rovnice (1) pomala a (2) velmi rychl3, je koncentrace NO, velmi nizka (co
vznikne, to se ihned rozlozi — viz. nasledné reakce)

» koncentrace CO se neprojevi v rychlostni rovnici (dil¢i reakéni fad je 0) nebot CO se ucastni
reakéniho mechanismu az po kroku urcujicim rychlost reakce



Reakcni mechanismus

Navrh reakéniho mechanismu — co musi splinovat:

1. jednotlivé kroky predstavuji elementdrni reakce, které musi v souhrnu poskytnout
celkovou (sumdrni) reakci

2. elementarni reakce musi davat smys/ — tj. obvykle zahrnovat mono- ¢i bimolekularni
reakce

3. navrzeny mechanismus musi souhlasit s rychlostni rovnici



Zavislost reakeéni rychlosti na teploté

k(s

Higher temperature Lower temperature

3x1073

2x1073

1x1073

180 190 200 210 220 230 240 250
Temperature (°C)

Reakcéni rychlost elementarnich reakci a
naprosté vetsiny jednoduchych reakci se
s teplotou zvysuje, rychlostni konstanta
je funkci teploty

van't Hoffovo pravidlo = pri zvyseni
teploty systému o 10 °C se rychlost
reakce zvysi 1,5 az 3 krat.

U reakci se slozitym mechanismem
(vratné, boc€né, atd.) se rychlost reakce
muze s teplotou i snizovat (anti-
Arrheniovské reakce — enzymatické
reakce, polymerizace...).

U ,,fyzikdlnich" reakci mlze byt vliv
teploty nulovy (atomovy rozpad) nebo
velmi maly (difuzi rizené reakce).



Zavislost reakcéni rychlosti na teplote

I

* rychlostni konstanta je zavisla na teploté

Ink = In A_E A a B — empirické konstanty

T

po odlogaritmovdni a porovnani s van’t Hoffovou reakcni izobarou (to
proved! za nds pan Arrhenius) dostaneme Arrhenitv vztah

A — Arrheniuv predexponencialni faktor

EA
k — Ae " RT E, — aktivacni energie JEDNOTKA?

T — teplota — termodynamicka, t.j. v jednotkach K

R — molarni plynova konstanta v jednotkach J.Kt.mol?



Arrheniuv vztah — linearizovana forma

—10

—11

e

K = Ae‘%

In(k)

0.0019

0.0020

0.0021

0.0022

E,
- InA

RT

Jestlize stanovime hodnotu k experimentalneé pri
nékolika teplotach, muzeme vypocitat hodnotu E,
ze smérnice In kvs. 1/T.



Aktivacni energie

Co je aktivacCni energie?
Nejmensi mnozstvi energie nutné k aktivaci atomu, molekul, ¢astic do

stavu, ve kterém mohou podstoupit chemickou reakci.

Neboli energie, kterou musi ¢astice mit, aby srazka mezi nimi byla ucinna,
se nazyva aktivacni energie

dvé molekuly mohou zreagovat jen tehdy, maji-li pri vzajemné srazce
dostatecnou kinetickou energii s niz mohou prekonat energeticky val
(barieru). Vyska valu je ddna hodnotou aktivacni energie.

.

Jm

ki oy w‘ﬂv

4.“ :



Aktivacni energie — reakcni koordinata

[ J

Je uzite€né vizualizovat
energetické zmeény
béhem chemické reakce
pomoci tzv. reakéni
koordinaty — grafu
energetického pribéhu

reakce. i
4/ ———————— H,C—C=N

Reaction pathway \ , \

(8
5

N
(Activated
complex)

Potential energ

t

Priklad — presmyk methyl isonitrilu
na acetonitril



Reakcéni koordinata

l

C Aktivovany komplex =
l'{}C ) v , .
N Prechodovy stav (nestaly)

Aktivacni energie reakce primé

~HiC—C
N

' I \ . Reakéni tepl
. eakcni teplo
AH,
Potencialni energie :

vychozich latek i

| HC C=N "Ny

Reaction pathway Potencialni energie
produkt




Reakce endotermicka vs. exotermicka

[

Potential energy

} 9@ -9 @

Transition state
o o
/ \
Ea(fwd]
0 2NO + Cl,
é‘ern
2NOCI
2NOCI —> 2NO + Cl;
Reaction progress

endotermicka reakce

Potential energy

0 @ o
é " Transition state o

Pe———
N02 +02
NO+03—3"’ NO2+02

Reaction progress

exotermicka reakce



Teorie aktivovaneho komplexu

Vychozi latky Aktivovany komplex Produkty

 Cast energie ze vznikajicich

vazeb je vyuzita na oslabovani

vazeb plvodnich, t.j. nedojde
> bw nejprve k rozstépeni

/ ‘ plvodnich vazeb a poté ke

vzniku novych — aktivacni

energie by byla mnohem vyssi

e
HaC -]
N

(Activated
complex)

Q8
5

4% _________ H,C—C=N
m Reaction pathway \ ' \i

Potential energ




Before reaction,
C is bonded
to Br, not O.

Potential energy

BrCH, + OH-

After reaction, C
is bonded to O,
not Br.

Br~+ CH,OH

Reaction progress

Principles of general chemistry, Silberberg



Stericky faktor

E Srovnani srazkové teorie a Arrheniova vztahu pro

k _ A _R—"? bimolekularni reakce:
5 =

Ea v o Ineffective

Ineffective

Z....... srazkovy faktor _
Ineffective

Z=A jen pro nejjednodussi reakce

Ineffective
A=ZP P.... stericky faktor

Effective



Katalyza

Katalyzator je I4tka, kterd méni reakéni rychlost chemické reakce, konci
procesu zUstava nezménéna, vede reakci po jiné reakéni koordinateé.

biochemické katalyzatory = enzymy.
homogenni vs. heterogeni
acidobazicka

— specificka acidobazicka (jen ionty OH- a H,0%)

— obecné acidobazicka (urychluje jakykoliv donor a akceptor
elektronového paru)

selektivni katalyza
— vede ke vzniku zcela urcitych produktl (napr. enzymy)

autokatalyza

— urychlovana produktem reakce (nejprve probiha pomalu, pak se
urychli)

inhibitory — latky, které reakce zpomaluiji



Potential energy

Katalyza - pokracovani

¢ o e ©

2H,0, 2H,0

hydrogen peroxide water oxygen

Uncatalyzed reaction

reaction

H202 * 2 HzO + BI‘2
2H,0 + 0, +
2Br +2H"

Reaction pathway




Enzymy

K1 .
E+S ~—— ES —>» E+P
K1
v, =K, [E][S] reakce 1 a -1 jsou rychlé —rychle se ustanovuje rovnovaha
v, = k_l[ES] krok ovliviujici rychlost reakce je €. 2 — ta je pomala
v, =k,[ES] [EI=[E], —[ES]

rychle ustanovend rovnovédha: Vi =V

K[EI[S]=K,[ES]

oibats k. ([E], ~[ESDIS] = k[ES]

Products

Enzyme-substrate
complex



Enyzmy — pokracovani

I

Michaelisova konstanta K,

K ([E], ~[ESDIS] =k [ES]
[EL[SI-IES][S]=Ky[ES]

57 LELIS]
Ky +[]

V, =K,[ES]
L _KEL[S]
, =
Ku +[S]
Vmax — kZ[E]O
je-li Ky, << [S] V. [S]

vV, =
Ky +[S]



Enzymy — dokonceni

. Virax LS ]
rovnice V, =
Michaelis-Mentenové Ky +[S]
kde
Vmax — kZ[E]O
linearizovany tvar:
1 K, 1 1
V Vmax [S] Vmax

V

max
Initial

rate, V
Vv

_1/

max/y |-/

KM Substrate concentration, [S]

1y

Km

N




Aktivacni energie, reakcni mechanismus, krok urcujici rychlost

reakce

2NO,(g) + Fy(g) — 2NOyF(g)
Rﬂte — k[NOE][FE]

A
‘ A 7 .
navrzeny mechanismus:
/? @--9 .
X ———TRANSITION (1) NOy(g) + Fy(g) —> NO,F(g) + F(g) | Pomala reakce
o STATES , ,
/ (2) NO,(g) + F(g) —> NO,F(g) rychla reakce
*
S| £, step 1) Ealstep 2) NO,(g) + NOy(2) + Fy(g) + Fég) —> NO,F(g) + NOF(g) + Feg)
) slow NOF + fast ' |
s -+ NOo INO(g) + Fy(g) —> 2NO,F(g)
g
o
* (1) Rate; = k;[NO,]|[F,] =——— k, =k
2NOp+Fp ) (2) Rate, = k,[NO,][F]
REACTANTS AH, <0

¢ druha molekula NO, neni zahrnuta v rychlostni rovnici,
CT T T nebot vstupuje do reakce az po kroku urcujicim rychlost

2NO2F
PRODUCT reakce
: * kaidy reakéni krok ma svdj aktivovany komplex (trasition
Reaction progress state)

* prvni krok je pomaly — urcuje reakéni rychlost — jeho aktivacni energie je velka oproti druhému, rychlému, kroku
* atom F je velmi rekativni, nestabilni, jeho energie je vy$si nez energie vychozich latek i produkt(
* celkova reakce je exothermicka



Zdroje: Obecna chemie, J. Vacik
Principles of General Chemistry, M.S.Silberberg



