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Kemijska termodinamika

FIZIKALNA KEMIJA

Bavi se: — upoznavanjem stanja tvari i procesa
— odnosom svojstava (fizikalnih veli¢ina)
— preracunavanjem fizikalnih veli¢ina (indirektno mjerenje)

— predvidanjem svojstava i pojava

1. KEMIJSKA TERMODINAMIKA

Fenomenoloska termodinamika promatra:

SUSTAV OKOLINA

OTVORENI ZATVORENI
Moguca izmjena | Nema izmjene

tvari. tvari.
IZOLIRANI ADIJABATSKI DIJATERMNI
Nema izmjene topline.[ |Nema izmjene topline. Moguca izmjena
Nema izmjene rada. Moguéa izmjena rada. energije.

Stanje sustava opisuju fizikalne veli¢ine:
— mnozina molekula, masa sustava
— volumen
- temperatura

—tlak

Fizikalne veli¢ine mogu biti ekstenzivne (ovise o broju jedinki u sustavu, npr. masa,

volumen) i intenzivne (ne ovise o broju jedinki u sustavu, npr. gusto¢a, temperatura).
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Agregacijsko (agregatno) stanje tvari

g - plinovito stanje | - tekuce stanje S - ¢vrsto stanje

cr - kristalno stanje sIn - otopina aq - vodena otopina
aq,oo - vodena otopina pri beskona¢nom razrijedenju

cd - kondenzirano stanje fl — fluidno stanje

Proces predstavlja promjenu stanja sustava. Promjena neke fizikalne veli¢ine, X, jednaka
je:

AX = Xkonaéno - Xpoéetno = X2 - Xl (11)

NULTI STAVAK TERMODINAMIKE
Termodinamicka temperatura, T, moze se definirati kao:
T =1im 22 (L.2)
0 nR

gdje je n ukupna mnozina kineti¢kih jedinki u plinu, tj. atoma i/ili molekula.

“Ako se sustav A nalazi u termickoj ravnotezi sa sustavom B, a sustav B se nalazi u
termickoj ravnoteZi sa sustavom C, onda ¢e se 1 sustav A nalaziti u termickoj ravnoteZi sa

sustavom C.”

TA:TB

= TA = TC
Te=Tc
Napomena: Celsiusova temperatura (%) definirana je izrazom:
3/°C=T/K-273,15 (1.3)
Razlika Celsiusovih temperatura po iznosu je jednaka razlici termodinamickih temperatura.
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Slika 1.1. Ovisnost umnoska tlaka i volumena idealnog plina o Celsiusovoj (iskustvenoj)
temperaturi za dva uzorka plina razli¢itih mnozina (n; > ny).

Pravci se sijeku pri $=-275,15 °C ¢ime je odredeno ishodiste apsolutne temperaturne ljestvice.

PRVI STAVAK TERMODINAMIKE
Unutrasnja energija izoliranog sustava (sustav + okolina, svemir) je stalna, U = konst.

Energija ne moze nastati ni nestati, ona mijenja oblik.

Unutrasnja energija, U, je funkcija stanja (odredena je iskljucivo stanjem sustava, a ne 1
putem kojim se u to stanje doslo).
A
y B

A

>
X

Slika 1.2. Funkcija stanja; F = f(x,y); AF = Fg —Fa.

Molarna unutra$nja energija: U (1.4)

_u
"
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Promjena unutrasnje energije: AU=U,-U,

AU=qg+w (1.5)

gdje je g izmijenjena toplina, a w izvrseni rad.

Toplina je energija prenesena kroz dijatermnu stijenku iz sustava u okolinu ili obrnuto,

kada su temperature sustava i okoline razlicite:

dg=CdT (1.6)
Koeficijent proporcionalnosti
c-d L7
daT

naziva se toplinskim kapacitetom i ekstenzivna je veli¢ina. U slu€aju kada je toplinski
kapacitet neovisan o temperaturi vrijedi:
=9 (1.8)
AT
Toplinski kapacitet tvari svodi se na intenzivnu veli¢inu dijeljenjem s mnozinom, ¢ime se

dobiva molarni toplinski kapacitet:

c =% (L9)
n
ili pak s masom S§to daje specificni toplinski kapacitet:
=< (1.10)
m
Predznaci: dovodenje topline sustavu: q>0
odvodenje topline iz sustava u okolinu: g<0
rad izvrSen nad sustavom: w>0
sustav vr$i rad nad okolinom: w<0
Opéenito je volumni rad (potiskivanje okoline ili sustava) jednak:
2 2
w= - [Fds=-[pdv (1.11)
1 1
Pri stalnom tlaku volumni rad jednak je:
w=-p(V2— Vi) =—pAV (p =konst.) (1.12)
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Rad izvrSen pri izotermnom reverzibilnom procesu (idealan plin):

v V.

2 2dV V
WZ—_[pdV = —-nRT J—:—nRT In—2=nRT |n& (1-13)
\Y

\ A 1 pl
Rad izvrSen u reverzibilnom procesu je maksimalni mogu¢i rad.
U slucaju kada nema drugog rada osim volumnog, toplina prenesena pri stalnom volumenu

(w = 0) jednaka je promjeni unutrasnje energije:

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

Dovede li se sustavu toplina pri stalnom tlaku, uslijed zagrijavanja povecat ¢e se volumen i
sustav ¢e vrsiti rad. Izmijenjena toplina je:

gp =AU - w=AU+pAV (p=Kkonst.) (1.15)
uz pretpostavku da je jedini oblik rada volumni rad.

Gornji se izraz moZze napisati kao:

gp=Uz—U; +pVo—pVi = (Ua+pVy) —(Up+pVi)=H,—-H; = AH (1.16)
Pri tome je uvedena nova funkcija stanja:
H=U+pV (1.17)

koja se naziva entalpija, H. Iz jednadzbe (1.16) vidljivo je da je promjena entalpije jednaka

izmijenjenoj toplini pri konstantnom tlaku.

Toplinski kapacitet ovisi 0 uvjetima pri kojima se izmjenjuje toplina. Stoga mozemo

definirati izohorni toplinski kapacitet (V = konst.):

0 0
c, =[_qj =[_U] (1.18)
oT v oT v
I izobarni toplinski kapacitet (p = konst.):
0 0
c - {—q] - (—HJ (1.19)
i aT p aT p
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KEMIJSKE REAKCIJE
JednadZzbe kemijskih reakcija

Kemijska reakcija moze se opéenito prikazati jednadzbom:

aA+bB+... >pP+rR+ .. (1.20)
Jednadzba kemijske reakcije predstavlja opis jedne kemijske pretvorbe.
Simboli:

stehiometrijski odnos

- sumarna (netto) reakcija u nazna¢enom smjeru

1

reakcija u oba smjera

= ravnoteza
Razlikujemo: unaprednu reakciju:  —
unazadnu reakciju: «

Simboli koji ozna¢avaju kemijski proces, odnosno reakciju
r - reakcija (opcenito)
f - stvaranje C — sagorijevanje

trs — prijelaz izmedu dvije faze

sub - sublimacija fus — taljenje
cond - kondenzacija ads - adsorpcija
at - atomizacija vap — isparavanje
mixX — mijesanje sol - otapanje

Doseg (napredak) reakcije, & je mnozina kemijskih pretvorbi (r):

 brojnost pretvorbi r

g=n =N (1.21)
L N Avogadrova konstanta (L * 6,022'1023molil)
iz Cega slijedi da je:
ge = M (1.22)
L
odnosno
A
AE = TN (1.23)
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Doseg sumarne reakcije jednak je dosegu unapredne reakcije umanjenom za doseg

unazadne reakcije:

G =¢(>)-4(«) (1.24)
Stehiometrijski koeficijent, v
Prema definiciji, stehiometrijski koeficijent jedinke i je:
_ AN, _ An,

v =__i=_"7
' ANr A&

(1.25)

Moze se reci da je apsolutna vrijednost stehiometrijskog koeficijenta jednaka broju jedinki
koje sudjeluju u reakcijskoj pretvorbi. Njegova je vrijednost pozitivna za produkte, a

negativna za reaktante.

Za reakciju (1.20) vrijedi: va =-a, ws =-b, 1 =p, R =T.

Stehiometrija se temelji na: AéE=

2 =, (1.26)

Reakcijske velicine

Reakcijska veli¢ina A(X je parcijalna derivacija veli¢ine X po dosegu reakcije:

Ax = 1.27
X F (1.27)
Npr. reakcijska entalpija je:
OH
AH=_1
H F (1.28)
Kako se reakcijska entalpija obi¢no ne mijenja tijekom reakcije, jednadzba (1.28) moze se
napisati kao:
AH
AH = v (1.29)

Egzotermne reakcije: AH<O0

Endotermne reakcije: AH>0
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Slika 1.3. Promjene entalpije s dosegom reakcije u odnosu na poc¢etno stanje.

Reakcijske veli¢ine opcenito ovise o temperaturi, tlaku i stanjima reaktanata i produkata
reakcije. Stoga su definirane (i tabelirane) standardne reakcijske veli¢ine (npr. AH © ArUe)
koje se odnose na reakcije u kojima se reaktanti i produkti nalaze u standardnim stanjima.
Za tekuce 1 Cvrste tvari standardno stanje je stanje Ciste tvari pri standardnom tlaku, pe =
10° Pa = 1 bar. Standardno stanje plina odgovara (hipotetskom) stanju idealnog plina pri
tlaku p°. (O standardnim stanjima tvari u smjesama i otopinama bit ¢e rijeci kasnije.)
Temperatura pri kojoj se reakcija odvija ne ulazi u definiciju standardnih uvjeta i treba je

posebno iskazati (reakcijske veli¢ine dane u svim daljnjim primjerima odnose se na

T = 298,15 K).
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Kalorimetrija

Direktno (neposredno) odredivanje promjene entalpije ili unutra$nje energije.

a) reakcijski kalorimetar

—odredivanje promjene entalpije u otopinama (mijeSanje, otapanje, neutralizacija,
kompleksiranje, ...):
AH =g, =-CAT  (p, T =konst.) (1.30)

gdje je AH izmijenjena toplina (pri konstantnom tlaku) ako bi se temperatura u kalorimetru
nakon reakcije vratila na pocetnu vrijednost; C je ukupan toplinski kapacitet kalorimetra
(odreduje se elektrickim ili kemijskim bazdarenjem); AT je promjena temperature u

kalorimetru uslijed reakcije.

(b)

termistor
elekticna

grijalica \

dovod elekticni
Kisika. luk

i

kisik
pod tlakom

uzorak

H voda D mijesalica
Dewarova posud k J

mijesalica

Slika 1.4. (a) reakcijski kalorimetar; (b) kalorimetrijska bomba.
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b) kalorimetrijska bomba

—odredivanje promjene unutrasnje energije sagorijevanja

AU =q, =-CAT  (V, T =konst.) (2.31)

gdje je AU izmijenjena toplina (pri konstantnom volumenu) ako bi se temperatura u
kalorimetru nakon reakcije vratila na pocetnu vrijednost; C je ukupan toplinski kapacitet
kalorimetra (odreduje se elektrickim ili kemijskim bazdarenjem); AT je promjena temperature

u kalorimetru uslijed reakcije.

Veza izmedu reakcijske entalpije i reakcijske unutrasnje energije (uz pretpostavku o idealnom

ponasanju plinova):

AH = AU + A(pV) = AU + RTAng = AU + RT . An, (1.32)

Dijeljenjem s dosegom, i uzevsi u obzir jednadzbe (1.25 1 1.27), slijedi:

AH=AU+RT 2 v, (1.33)

Pojasnjenje jednadzbi (1.301i 1.31)

Kalorimetrijski se zeli odrediti entalpija reakcije pri temperaturi Tq

(R, T1) — (P, Ty); AHy (1.34)

U kalorimetru dolazi do kemijske reakcije i pritom se temperatura u kalorimetru povisuje
ili snizava, ovisno o tome da li je reakcija egzotermna ili endotermna, s temperature T; na
temperaturu T,. Kod adijabatskog kalorimetra nema izmjene topline s okolinom (q =AH, =
0), stoga slijedi

(R, T1) — (P, T2); AH =0 (1.35)

Kako bi se odredila reakcijska entalpija pri temperaturi T; (jednadzba (1.34)) valja uzeti
u obzir da je entalpija funkcija stanja (slika 1) te se stoga moze pisati

AHt= AH, + AH,, (136)

11
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! (P.T))
AH
AH,
_ '
(R, Tl) AHV (P, T\)

g
Slika 1. Shematski prikaz kalorimetrijskog pokusa; R—reaktanti, P—produkti, AHt je promjena
entalpije pri T; koju zelimo odrediti, AH, je promjena entalpije za adijabatski proces koji se

zbiva u kalorimetru (AH, = 0), AH,, je promjena entalpije sustava iz stanja (P, T,) u (P, T1)
(AH” = C(T1 — Tz))

Ukoliko se toplinski kapacitet kalorimetra C ne mijenja tokom reakcije uslijed promjene
sastava reakcijske smjese te ako je konstantan u danom temperaturnom intervalu (T, T»)
slijedi

(P, T2) = (P, T1); AHy =C (T1 - Ty) (1.37)
Odnosno kako je AH; =0

AHT = AH” =C (Tl — T2) =—C (Tg — Tl) =—CAT (138)

Temperaturna ovisnost reakcijske entalpije i unutrasnje energije

AH(T,)-AHT) =TjArcp dT (1.39)
AC,=2 vcp (1.40)
AU(T,)-Au(T)= TTAFCV dT (1.41)
Ac, =2 Vic?v,i (142)

12
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Primjeri kemijskih i fizikalnih procesa i odgovarajucéih reakcijskih entalpija

o Kemijski procesi:

e AHC
1) 2 Ha(g) + O2(g) — 2 HO(l); AH = AL = -571,7 ki mol *
1
2) Ha(g) + 1/2 Oz(g) — H20(l); AL, =2A¢
. A AR®
AH = SHOJSA -285,8 kJ mol ™
Ag, 2
. o AH .
3) H,O(l) = Hx(g) + 1/2 Ox(g); AH =-AH =- 12 =285,8 ki mol !
o Fizikalne promjene:
H,O(l) — H,0(g); A, H =A%H” =40,66 kimol™
H,0(g) — H20(l); A'H" =-A H" =-40,66 ki mol ™

Hessov zakon

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

r= z tr. = tiry + torp + tars + ... (143)

AH= 2 tAH = tiAH + tAH + tsAgH + ... (1.44)

Hessov zakon vrijedi za sve funkcije stanja.

Primjeri:
C(s) + 1/20,(g) - CO(q); AH" =-111,7 k) mol *
CO(g) + 1/2 Ox(g) — CO(9); A H"=-281,7kimol?
C(s) + O(g) — COx(9); A H" =-393,4k)mol™
=1+, AH =AH +AH

13
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H,0(s) — H,O(l); A H  =6,01kJmol™

H,0(l) - H,0(0); A, H =40,66kJmol’
H,0(s) — H,0(9); A H =46,67kJmol"’
r3:r1+r2; AsubH =AfusH +Avap|_|

REAKCIJE STVARANJA, SAGORIJEVANJA | ATOMIZACIJE

Stvaranje (formation, znak f) neke tvari predocuje se reakcijskom jednadzbom u Kkojoj iz
elemenata u najstabilnijem stanju pri danim uvjetima nastaje jedna jedinka te tvari. Za
elemente u ¢vrstom stanju najstabilnije stanje je termodinamicki najstabilnija alotropska
modifikacija, npr. grafit za ugljik, rompski sumpor i sl. lzuzetak je fosfor, gdje je kao
standardno stanje odabran kristalni bijeli fosfor jer je to stanje najbolje termodinamicki
definirano. Entalpija stvaranja elemenata (u najstabilnijem stanju) dogovorno je jednaka
nuli.

Moguce je pokazati da opcenito vrijedi:

AH=2VvAH (1.45)
Primjeri:
Reakcija stvaranja tekuce vode:
H,(g) + 1/2 O,(g) — H,O(l); A H™ =-2858kJmol
Reakcija stvaranja metana:
2 H,(g) + C(grafit) — CH,(g); A H" =-74,81k)mol*

Reakcija stvaranja sumporne kiseline u vodenoj otopini:
H,(9) + S(cr) + 2 0,(g) — H,S0,(aq); A H” =-909,27 ki mol *
Reakcija hidrogenacije etena

CH,CH,(g) + H,(9) — CH,CH,(g)

AH =AH" CH,CH,(g) ~AH CH,CH,(g) ~AH H,@Q) =
= -84,68-52,26-0 kJmol ‘=
=-136,94 kJ mol '

14
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Sagorijevanje (combustion, znak ;) neke tvari predocuje se reakcijskom jednadzbom u
kojoj se jedna jedinka te tvari potpuno oksidira s molekulskim kisikom u kona¢ne produkte:
H,0(I), CO,(9), SO4(9), ..

Napomena: voda kao produkt je u tekuc¢em stanju.

Moguce je pokazati da opcenito vrijedi:

ArH = —Z ViACH

(1.46)

Primjeri:
Sagorijevanje plinovitog etana:
C,He(0) + 7/2 0,(g) — 2 CO,(g) + 3 H,0(I); A H” =-1559,6 ki mol*
Reakcija hidrogenacije etena:
CH,CH,(9) + H,(9) = CH;CH;(g)
AH =-AH" CH,CH,(g) *AH CH,CH,(g) *AH H, (@) =
=[- -1559,55 + -1410,66 + —285,83 |k mol* =

=-136,94 kJ mol*

Atomizacija (atomization, znak 4) neke tvari predocuje se reakcijskom jednadzbom u kojoj

se jedna jedinka te tvari raspadne na slobodne atome u plinskoj fazi.

Moguce je pokazati da opcéenito vrijedi:

AH=-2vA H, (1.47)
Primjeri:
Atomizacija vode: H,0O(l) —> 2 H(g) + O(g); A H =920 kJ mol™
Atomizacija molekule klora: Cl,(g) — 2 CI(9) A H =244 k) mol™
Atomizacija grafita: C(grafit) - C(g) AH =717kImolt=A_H"
Atomizacija zeljeza: Fe(s) — Fe(g) AH =416kimol*=4a_H"

15
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DRUGI STAVAK TERMODINAMIKE

Entropija

°%
00 o A f e s ..

e e Definicija entropije:

° A dq e

e © ds = —=- (rev: reverzibilno) (1.48)
o © ®
o © o] °

Promjena entropije pri izotermnoj ekspanziji (kompresiji) idealnog plina:

2

\
Urey = Wy =nRT In— (T = konSt.)
V.

1

AS = qT =nRIn‘z: (1.49)

1

Za slucaj kada se temperatura sustava mijenja, i nema fazne promjene, uvrStavanjem

jednadzbe (1.6) u jednadzbu (1.48) slijedi:

ds=C dT—T (1.50)

Integriranjem jednadzbe (1.50), uz uvjet da je toplinski kapacitet stalan u promatranom

temperaturnom podrucju, dobivamo promjenu entropije sustava:

T. T.
tdT dT T
As=|C—=C |—=CIn-% (1.51)
T T T

Tl Tl 1

Pri faznoj promjeni (npr. isparavanje, taljenje, ...), ako se grijanje, odnosno hladenje,
dogada reverzibilno, temperatura ostaje stalna te je promjena entropije pri konstantnom
tlaku (Qrev,p = AH):

16
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AS= — (1.52)
Analogan izraz vrijedi za reakcijsku entropiju, npr. za isparavanje:

A, H
AvapS = _;p (1.53)

b

(Tp je vreliste, termodinamicka temperatura vrenja).

Drugi stavak termodinamike moze se iskazati pomocu tzv. Clausiusove nejednakosti:

ds > dT—q (154)

pri ¢emu znak jednakosti vrijedi za reverzibilne procese. Za izolirani sustav je dq = 0, iz

¢ega slijedi dS > 0, odnosno AS > 0.

Spontani procesi u izoliranom sustavu popraéeni su povecanjem ukupne entropije.

Ukupna promjena entropije jednaka je sumi promjena entropije svih procesa koji se

dogadaju u sustavu.

Primjer: prijelaz topline s "vruceg" Zeljeza na "hladnu" vodu

i T
]

[

L
| <2 w T
[ ~ m = 1360 g ]
ﬁ Fe c,(H,0) = 4,18 J K/g ]
’ m =500 g T,(H,0) = 293 K ]
[+ c,(Fe) = 0,49 JKl/g ?
§ T,(Fe) = 368 K ]
] T,=296,1 K ;’i
7

]
IS IIT TSI LI IITI T IS IIIITITIIIL,

Slika 1.6. Prijelaz topline s tijela viSe temperature na tijelo nize temperature U izoliranom sustavu.

17
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Temperatura nakon postizanja ravnoteze, T»:

q(Fe) +q(H,0)=0
cp(Fe)m(Fe)(T2-Ta(Fe)) + cp(H,0)m(H,0)(T2-T1(H,0)) =0

T, HOc, HO mMH,O +T Fe c, Fe m Fe
) = =296,1K
¢, H,O m H,O *c Fe m Fe

p

T

Ukupna promjena entropije, AS:

T T
Z_ +¢,(H,O)m(H,0) I 2
T, (Fe) p(H0)m(H;0) nTl(HZO)

AS = AS(Fe) + AS(H,0) = cy(Fe)m(Fe) In

296,1K

=0497K g 5009 In =2 296.1K _

+4,18JK gt 13604 In
293K

=657 JK?
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GIBBSOVA ENERGIJA

p = konst. To=Ts=T
qo: _qs
Ts
9.
< — To
A+B C
SUSTAV OKOLINA

Slika 1.7. Izmjena topline izmedu okoline (O) i sustava (S) pri stalnom tlaku i temperaturi.

Promjena entropije i entalpije u reakcijskom sustavu: ASs, AHs = qs (p = konst.)

ds AH

Promjena entropije u okolini: As_ = 9o -9 - 7T (1.55)
T T T
Ukupna promjena entropije: ASit = ASp + ASs (1.56)
A
Uvrstavanjem jednadzbe (1.55) u (1.56) dobivase: As _ =-— _l:s +As (1.57)
Jednadzbu (1.57) mozemo pisati i kao:
—TAStot = AGS = AHS —TASS (158)

gdje je AGs promjena Gibbsove energije sustava. Time je uvedena jo§ jedna

termodinamicka funkcija stanja, Gibbsova energija:
G=H-TS (1.59)

Proces napreduje spontano ako se ukupna entropija povecava (ASy: > 0), pa za spontani

proces vrijedi AG < 0.
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Reakcijska Gibbsova energija:

dG
AG=— 1.60
C Tz (1.60)
AG <0 spontana, unapredna reakcija
AG>0 reakcija nije spontana, unazadna reakcija

AG=0 ravnoteza

Jo$ jedno vazno fizikalno znacenje Gibbsove energije jest da je njezina promjena jednaka
maksimalnom nevolumnom radu pri konstantnom tlaku i temperaturi. Pri tim uvjetima
diferencijal funkcije G (j. 1.59) je:

dG = dH —TdS =
=d(U + pVv)-Tds =
=dU + pdv ~Tds

Uzme li se u obzir Prvi zakon termodinamike (j. 1.5), te se rad podijeli na volumni (—pdV) i

nevolumni (dw'), gornja se jednadzba moze napisati kao:

dG =dq— pdV t+dw' + pdv —TdS =
=dq+tdw —TdS

Ako se proces odvija reverzibilno, rad je maksimalan, a dqg mozemo zamijeniti s TdS, pa
slijedi:

dG =TdS +dw,,, —TdS =dw/, (1.62)
odnosno:
(1.63)

AG=w,, =w,

maks

Time je dokazana gornja tvrdnja.
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Temperaturna i tlacna ovisnost Gibbsove energije

Totalni diferencijal funkcije G (j. 1.59) je:
dG=dH-TdS-Sd 7=
= dU + pdV + Vdp — TdS — Sd 7= (1.64)
=dq - pdV + pdV + Vdp — TdS — SdT

Buduc¢i da je za reverzibilni proces (v. jednadzbu 1.48):

dq =TdS (1.65)
slijedi jedna od temeljnih jednadzbi termodinamike:
dG = Vdp — SdT (1.66)

Gornja jednadzba dobivena je za slucaj reverzibilnog procesa, no buduci da je Gibbsova
energija funkcija stanja, ta relacija vrijedi za bilo koji proces, neovisno o nacinu kako se
izvodi.

1z jednadzbe (1.66), pri stalnom tlaku vrijedi:

0
[—G] - -3 (L67)
oT )
dok je uz konstantnu temperaturu:
(8(; )
2| =V 1.68
L p J (1.68)

Temperaturna i1 tlacna ovisnost Gibbsove energije plinovitih, teku¢ih i ¢vrstih tvari

kvalitativno je prikazana na slici 1.8.
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DE

—
==~

7

P

Slika 1.8. Ovisnost molarne Gibbsove energije plinovitih, tekuc¢ih i &vrstih tvari o tlaku i
temperaturi. Tvar se pri danim uvjetima nalazi u onom agregacijskom stanju kojem odgovara

najniza Gibbsova energija (oznaceno tamnijom linijom).
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PARCIJALNE MOLARNE VELICINE (X ;) su intenzivne veli¢ine koje govore o
doprinosu pojedinog sastojka (i) odgovaraju¢em svojstvu smjese (X).

Pri konstantnom tlaku (p), temperaturi (T) i mnozini ostalih sastojaka u smjesi (nj.i) vrijedi:

ov ) -
a_VJ =V, parcijalni molarni volumen (1.69)
n.
e TN
oH ) - y y
. =H, parcijalna molarna entalpija (1.70)
n.
Pp TN
s - . .
P =S, parcijalna molarna entropija (2.71)
n.
TN
o -
a—G =G, = #, parcijalna molarna Gibbsova energija (kemijski potencijal) (1.72)
n.
e TN
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KEMIJSKI POTENCIJAL U IDEALNIM SUSTAVIMA

Kemijski potencijal Cistog idealnog plina

Promjena Gibbsove energije Cistog idealnog plina pri izotermnoj ekspanziji ili kompresiji

moze se odrediti integriranjem jednadzbe (1.68):

G(py) Py
[ dG = [vdp (1.73)
G(py) Py
G(p,)~G(p,)=nRT In 22 (1.74)
1
Budu¢i da je kemijski potencijal ¢istog plina:
0
u-= (—Gj -G (1.75)
on
p.T
dijeljenjem jednadzbe (1.74) s mnozinom plina dobiva se:
#(p,)- H(p,) = RT In 22 (1.76)

1
Ako za p; uzmemo standardni tlak, iz gornje jednadzbe moze se napisati izraz za kemijski

potencijal ¢istog (*) idealnog plina pri tlaku p i temperaturi T:

i = uo+RT In - (1.77)

pe
gdje je ©° standardni kemijski potencijal, odnosno kemijski potencijal &istog plina pri

standardnom tlaku.

Kemijski potencijal plinova u idealnoj plinskoj smjesi

Da bismo dosli do izraza za kemijski potencijal plina u idealnoj plinskoj smjesi, zamislimo
sustav u kojem je smjesa plinova A, B, C, ... odvojena od ¢istog plina B polupropusnom
membranom propusnom samo za B (slika 1.9). Jedinke B prolazit ¢e kroz membranu s
mjesta gdje im je tlak veéi na mjesto gdje im je tlak manji sve dok se ti tlakovi ne
izjednace, odnosno dok ne nastupi ravnoteza. Tada ¢e, dakle, tlak ¢istog B (pg*) biti jednak

parcijalnom tlaku plina B u smjesi (pg):
Ps™ = Ps (1.78)
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A(9), B(9). C(9), ...

Per T
A

P, T

B(9)

Slika 1.9. ldealna plinska smjesa odvojena od plina B polupropusnom membranom propusnom

samo za B.

U stanju ravnoteZe promjena Gibbsove energije jednaka je nuli, iz ¢ega slijedi da su
kemijski potencijali Cistog plina B i onoga u smjesi jednaki:

Us™ = g (2.79)
Uzmu li se sada u obzir jednadzbe (1.77, 1.78 i 1.79) za kemijski potencijal plina B u
smjesi dobiva se:

M, = He+RT In Lo (1.80)

0°
Standardni kemijski potencijal, x®°, sastojka plinske smjese odnosi se na njegovo
standardno stanje, a to je stanje idealnog plina pri standardnom tlaku. Parcijalni tlak dan je
Daltonovim zakonom:

Pe = XsP (1.81)
gdje je xg mnozinski udjel plina B, a p je ukupni tlak smjese.

Stoga se jednadzba (1.80) moze napisati i u obliku:

My =H°+RT Inx, + RT In L (1.82)
pe
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Kemijski potencijal tekucina u idealnoj smjesi tekuéina

Na sli¢an se nac¢in moze do¢i do jednadzbe za kemijski potencijal tvari u idealnoj smjesi
tekucina. Tlak para tekucine B iznad smjese (parcijalni tlak B u plinskoj fazi) dan je
Raoultovim zakonom:

Ps = Xg P* (1.83)
gdje je sada xg mnozinski udjel B u tekucoj fazi, a pg* oznacuje tlak para te iste Ciste
tekucine. UvrStavanjem jednadZzbe (1.83) u jednadzbu (1.80), za kemijski potencijal B u
plinskoj fazi iznad tekuée smjese, pri standardnom tlaku, dobiva se:

Mg, = H °*+RTInx, +RT |n% (1.84)

dok ¢e za Cistu tekucinu (Xg = 1) biti:

* = < p >
Moo *=H °+RT In —— (1.85)

B.g pe
Stoga se jednadzba (1.84) moze iskazati kao:

Moo =Hg *+RT Inx, (1.86)
Promjena Gibbsove energije za proces B(l) - B(g), Gg,y — Gg,, u ravnotezi ¢e biti jednaka

nuli, odnosno kemijski potencijali B u plinskoj i tekucoj fazi bit ¢e jednaki. Dakle, za €istu

teku¢inu u ravnotezi vrijedi:

Hp,g™ = U™ (1.87)
a za sastojak B u teku¢oj smjesi moze se napisati:
HB,g = B (1.88)
Iz jednadzbi (1.86—-1.88) slijedi izraz za kemijski potencijal tvari u smjesi:
Mo, = Hy *+RT Inxg (1.89)
odnosno pojednostavljeno:
M, =H *+RT In x, (1.90)

Budu¢i da je za standardno stanje sastojka kondenziranih (tekuéih i ¢vrstih) smjesa
odabrano stanje Ciste tvari pri standardnom tlaku, umjesto jednadzbe (1.90) moze se pri
p = p* napisati:

M= H °+RT Inx, (1.91)
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Kemijski potencijal sastojka B u idealnim kondenziranim smjesama pri p #p®

Treba upozoriti da gornja jednadzba vrijedi samo pri standardnom tlaku. Opéeniti izraz za
kemijski potencijal, koji vrijedi pri bilom kojem tlaku, dobiva se uvodenjem ¢lana koji se

odnosi na promjenu kemijskog potencijala pri promjeni tlaka od p* na p:

p
uo= 1 °+RTInx, + |V, dp (1.92)

p

gdje je \fB parcijalni molarni volumen tvari B. U idealnim smjesama \fB je jednak

molarnom volumenu Vp, g, pa jednadzba (1.89) prelazi u:

p
My = H °FTRT Inx, + J‘VmYde (1.93)

p
Uz pretpostavku da molarni volumen ne ovisi o tlaku, Vi g se moze izluditi izvan integrala
u gornjoj jednadzbi:
p

= H °+RTInx, +V, , [dp (1.94)

e

p
pa za kemijski potencijal kondenzirane faze (tekucine ili krutine) u idealnoj kondenziranoj
smjesi pri tlaku p i temperaturi T slijedi:

My =H °tRT Inx, tV (p~p°) (1.95)

Kemijski potencijal otopljenih tvari u idealnim otopinama

Za razliku od smjesa, gdje se svi sastojci razmatraju na isti nacin, kod otopina se sastav s
obzirom na otopljenu tvar i otapalo iskazuje drugacije.

Sastav s obzirom na otapalo iskazuje se kao u tekuéim smjesama, dakle mnoZinskim
udjelom. Stoga ¢e za kemijski potencijal otapala pri p* vrijediti jednadzba (1.91). Pri tome
je standardno stanje otapala €isto otapalo pri standardnom tlaku.

Sastav s obzirom na otopljenu tvar izrazava se molalnos¢u (b) ili mnozinskom
koncentracijom (c). Stoga se za otopljenu tvar kemijski potencijal definira pomocu
koncentracije. Koncentracija cg otopljene tvari B u otapalu A povezana je s mnozinskim

udjelom xg:

x, = B (1.96)

Sto uvritavanjem u jednadzbe (1.90) i (1.95) daje:
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u_=p_*(p°)+RT In %wm,s(p— 0°) (1.97)

gdje je #,*(p®) kemijski potencijal iste otopljene tvari hipotetsko stanje pri standardnom

tlaku. Jednadzba (1.97) mozZe se napisati kao:

¢ /'\)AA +RT In §—5+Vm,B(p -p°) (1.98)

My =H *(p®)*TRT In

gdje je odabrana neka standardna koncentracija otopljene tvari. Ako se za standardni

kemijski potencijal otopljene tvari uzme:

o

¢ M, (1.99)
Yol

“ye=H *(p®)*TRTIn
kemijski potencijal otopljene tvari pri tlaku p tada je jednak:

My =M °+RT In C_§+vaB(p - p°®) (1.100)
c

odnosno pri p=p*

Hy =, +RT In[c—ij (1.101)
c

Na analogan nacin se moze dobiti kemijski potencijal otopljene tvari B pri standardnom

tlaku izrazen preko molalnosti:

Hy=H. +RT |n[s—2j (1.102)

Standardno stanje otopljene tvari je stanje te tvari u hipotetskoj idealnoj otopini u kojoj
njezina koncentracija iznosi ¢® = 1 mol dm™, ili joj je molalnost b® = 1 mol kg™
Vrijednosti ¢© i b*® nazivaju se standardnom koncentracijom, odnosno standardnom
molalnos¢u. Idealnom se smatra ona otopina u kojoj su medudjelovanja Cestica otopljene

tvari zanemarivo malena.
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KEMIJSKI POTENCIJAL U REALNIM SUSTAVIMA

Kemijski potencijal tvari u realnom sustavu moze se izraziti jednadzbom:

ui(realno)= g4(idealno)+ Ay (1.103)
gdje je Ay razlika kemijskih potencijala sastojaka i u realnom i idealnom sustavu. Buduci
da je kemijski potencijal u idealnom sustavu definiran jednadzbom (1.91), za sastojak i u

realnom sustavu moze se napisati:

1= e +RTIN X + A (1.104)

Koeficijent aktiviteta,
Razlika kemijskih potencijala tvari u realnom i idealnom sustavu moze se iskazati

uvodenjem koeficijenta aktiviteta, tako da vrijedi:
A, =RT In7, (1.105)

Uvrstavanjem jednadzbe (1.105) u jednadzbu (1.104) dobiva se:

M =4 +RTInx +RTInY, =4 +RTInx7 =H +RTIna, (1.106)

gdje je a; relativni aktivitet sastojka i.

Relativni aktiviteti

Usporedbom jednadzbe (1.106) s jednadzbama za kemijske potencijale:

Smjese a, = 7.x (1.107)

Plinske smjese a, = ¢, P (1.108)
p

fugacitet f.=op, (1.109)

Otopine:

otopljena tvar a, =7, C—e (1.110)
C

- b,

ili a, =7 —+ (1.111)
b

otapalo a, = 7X (1.112)
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PROMJENE TERMODINAMICKIH VELICINA PRILIKOM MIJESANJA
PLINOVA, ODNOSNO TEKUCINA

Idealna smjesa plinova

Zamislimo sustav u kojem su dva idealna plina A 1 B, oba pri tlaku p i temperaturi T,
odvojena pomi¢nom pregradom kao $to je prikazano na slici 10a. Ukupna Gibbsova

energija sustava jednaka je sumi Ga* + Gg*, odnosno:

( o) o)
Gl=nA#A*JrnB#B*:nAL#AeJrRT In—eJJrnBL,UB‘“rRT In—eJ (1.113)
p p
(a) (b)
o © O © o o e © (5} @
o © e o o 0® o
© e o
n, p, T Ng, P, T o ® n,+ng, p, T
O
o ©O © o )
O © e o O o0 o (5

Slika 1.10. MijeSanje dvaju idealnih plinova A i B pri tlaku p i temperaturi T. (a) razdvojeni

plinovi (pocetno stanje); (b) pomijesani plinovi (kona¢no stanje).

Kada se pregrada makne plinovi ¢e se pomijesati i zauzeti ukupan volumen (slika 10b).

Gibbsova energija sustava ¢e biti:

( o) o)
Gz=nAﬂA+nBHB=nALﬂAe+RT In—’;JJrnBLﬂBeﬂLRT In zJ (1.114)
p p

gdje su sada pa i pg parcijalni tlakovi plinova u smjesi (pa + ps = p).

Uvodenjem Daltonovog zakona (j. 1.81), gornja se jednadzba moze napisati kao:

( X, p ) ( Xy p )
GZ=nAV1A9+RT In -2 JJ’”BV’BQJ’RT In -2 J=
pe p*
) \ y (1.115)
= © p o p
_nAV{A +RT Inx, * RT InFJJFnBVIB +RT Inx, + RT InFJ

Gibbsova energija mijeSanja plinova A i B jednaka je razlici Gibbsovih energija kona¢nog
(slika 2b) 1 pocetnog (slika 2a) stanja:

AG,_, =G,~G,=n,RTInx, *n,RT Inx, =nRT(x, Inx, *x,Inxg) (1.116)
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gdje jen=na + ng.
Buduc¢i da su mnozinski udjeli Xa I Xg nuzno manji od jedan, vrijednost AGpx negativna je
pri bilom kojem udjelu xa, odnosno xg (slika 1.11.). To, dakle, zna¢i da je mijeSanje

idealnih plinova spontan proces za bilo koji sastav nastale smjese.

0 0,8
~ 0,2 0,6 [~
& E
r-04 1 04
S 4
-0,6 02 r
-0,8 l 0 |
0 0,5 1 0 0,5 1
'xA 'xA

Slika 1.11. Ovisnost Gibbsove energije i entropije mijeSanja dvaju idealnih plinova pri
stalnom tlaku i temperaturi o sastavu nastale smjese. Ista ovisnost vrijedi i za mijes$anje

tekucina koje tvore idealnu smjesu.

Iz jednadzbe (1.66) pri stalnom tlaku slijedi:

dG =-SdT (1.117)
odnosno:
0
(—G] - -5 (1.118)
oT )
Ta se relacija moze primijeniti na proces mijesanja, pa vrijedi:
0
AS = —[ AGmixJ (1.119)
oT

p

Uvrstavanjem izraza (1.116) za entropiju mijesanja idealnih plinova A i B dobiva se:

AS_ .. =-n,Rlnx, ~n,RInx, = —nR(x, Inx, + X, In Xg) (1.120)
Logaritmi u gornjoj jednadzbi su negativni, pa je entropija mijesSanja pozitivna veli¢ina pri
svim udjelima xa, odnosno xg (slika 1.11).
Sada je lako odrediti entalpiju mijeSanja idealnih plinova:

AH_, =AG_ +TAS_ =0 (1.121)
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Taj je rezultat ocekivan jer se radi o mijeSanju jedinki medu kojima nema interakcija. Iz
istog ¢e razloga i promjena volumena prilikom mijesanja biti jednaka nuli. To se opet moze

pokazati pomocu jednadzbe (1.66), koja pri stalnoj temperaturi glasi:

dG =Vdp (1.122)
odnosno:
(8(3 )
L—J =V (1.123)
op .
Stoga se za promjenu volumena prilikom mijeSanja idealnih plinova dobiva:
(oAG )
v =] Z2Cm | =0 (1.124)
Op

Iz jednadzbi (1.17, 1.121 i 1.124) slijedi jo$ jedan ocekivani rezultat, tj. da je unutra$nja
energija mijeSanja takoder jednaka nuli:

AU, =AH_, —PpAV_, =0 (1.125)
Gornja razmatranja navode na zaklju¢ak da je spontano mijeSanje idealnih plinova

iskljucivo posljedica povecanja entropije sustava prilikom tog procesa (entropija okoline

ostaje neizmijenjena jer je AHmix = 0).

Idealna smjesa tekucéina

Do izraza za promjene termodinamickih veli¢ina vezanih uz mijeSanje tekucina pri kojem
nastaju idealne smjese moze se do¢i na nacin analogan onome koriStenom kod plinova.
Ukupna Gibbsova energija dviju €istih odvojenih teku¢ina A 1 B mozZe se izraziti pomocu
njihovih kemijskih potencijala:
G, =n M, *+n u * (1.126)
dok ¢e za kemijski potencijal tekucine u smjesi vrijediti (v. j. 1.90):
G,=n, 4, *+tRTInx, *n, 4 ,*+tRTInx, (1.127)
Slijedi da su Gibbsova energija i entropija mijeSanja dane izrazima analognima onima za
mijeSanje idealnih plinova:
AG_ . =G,=G,=n,RTInx, *n,RT Inx,; =nRT (X, Inx, +x;1InXxy) (1.128)

AS_ . =-n,Rlnx, ~n,RInXx; =nR(x, Inx, +x,InXxg) (1.129)

pri ¢emu su Xa I Xg mnozinski udjeli tekuéina u smjesi. Ovisnost AGpix 1 ASyix 0 sastavu

tekuce smjese prikazana je na slici 1.11.
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Iz toga se moze zakljuciti da ¢e i1 za mijeSanje tekucina koje tvore idealnu smjesu vrijediti:
AVmix: 0, AUmix = O, AHmix =0.

Sve do sada reCeno vrijedi samo za idealne sustave, tj. one u kojima nema
razlika izmedu interakcija A—A, B-B i A-B. U realnim sustavima sve su te interakcije
medusobno razli¢ite, pa se i termodinamicke veli¢ine koje odgovaraju mijeSanju tvari u

vecoj ili manjoj mjeri razlikuju od onih koje vrijede za idealne sustave.

PROMJENA GIBBSOVE ENERGIJE S NAPREDOVANJEM KEMIJSKE
REAKCIJE

Prema jednadzbama (1.72 i 1.25), promjena Gibbsove energije je:
4G =vudé+v udé+ =D vudé  (p, T=Kkonst) (1.130)

gdje i oznacava sudionike reakcije, reaktante i produkte.

Reakcijska Gibbsova energija je prema jednadzbama (1.27 i 1.125):

AG - ‘;_? -Yvu (1.131)

Analogno izrazu (1.126), za standardnu reakcijsku Gibbsovu energiju mozemo pisati:
AG =2 vu (1.132)

Uvrstavanjem izraza za kemijski potencijal (1.106) u jednadzbu (1.131), slijedi:

AG=D, vu +vRTIna =

ZZ Vi,uie +RTZ Inaiv' =

=2 vu +RTIn][la" =

=AG +RTIn][]a" (1.133)
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O é é:m ax

Slika 1.12. Ovisnost Gibbsove energije o dosegu reakcije.

U ravnoteZi je Gibbsova energija minimalna, odnosno A,G* =0,

pa vrijedi Ac +RrTIn]] a "=o0

odnosno AG°=-RTI]] a* "=-RTInK’ (1.134)

Standardna konstanta ravnoteZe, Ke, odredena je ravnoteznim aktivitetima sudionika

reakcije:
kK> =TT a* " (1.135)
Iz jednadzbe (1.134) slijedi:
° ( A Ge 3
K =exp| ——/—| (1.136)
\ RT )
Primjer:
Za reakciju: aA +bB — pP +rR
. o Vi -b r P
standardna konstanta ravnoteze je: K = H a' =a Aﬂ ag aPIO aRr = a: ai
i a,dg
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Standardna konstanta ravnoteze ovisi samo 0 temperaturi. Za razliku od toga, tzv.

empirijske ili stehiometrijske konstante ravnoteze ovise i o sastavu reakcijskog sustava u

ravnoteZi (tablica 1.1).

Tablica 1.1. Izrazi za empirijske (stechiometrijske) i standardne konstante ravnoteze.

Konstanta ravnoteze Jednadzba
racionalna Ke= [T x "
'e' l/I
K™ =Ks [] 7
tlacna _ o Vi
Kp - H P !

K =Ko @y >i[1 o "
koncentracijska ke=TT o=

K=K %y =i [T » "
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ODREPIVANJE A H™ i As” 1Z TEMPERATURNE OVISNOSTI KONSTANTE
RAVNOTEZE

1z jednadzbi (1.136 i 1.61) slijedi:

~RTINK =AG =AH -TAS’ (1.137)
odnosno:
. A He A Se
InK =-———+— (1.138)
RT R
: S : . o . R i
Ovisnost In K~ o (1/T) linearna je ako su A H i As stalni u promatranom

temperaturnom podrucju, Sto je dobra aproksimacija u vecini slucajeva. Tada je u prikazu

e o

o . A H . . .. As
In K~ prema 1/T: nagib pravca = - ;{T ; 0dsjecak na ordinati = fT
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PRIMJERI KEMIJSKIH REAKCIJA | PROCESA

Otapanje plinova

Otapanje kisika u vodi:
02(9) = Oz(aq)

ﬂe 0,(9) *RTIna 0O,(9) =#9 O,(ag) *RTIna O,(aq)

g=3 © © O
#  0O,(aq) —H# 0,(g) =AG =-RT In 222089 - (29)
a 0,(9)
- a 0,(aq) _ _/Je 0, (aq) —,Ue 0,(9) )
K =—————=exp
a 0,(9) L RT J
. ¢cO Ic
Standardna konstanta ravnoteze (idealno stanje): K = w (1.139)
P O, /p
. . ¢ 0,(aq)
Empirijska konstanta ravnoteze: K, = ———— (1.140)
P 0,(9)

Otapanje krutina

AgS(s) = 2Ag*(aq) + S* (aq)

M Ag,S(s) =24 Ag (aq) *# S° (aq)

o

#° Ag,S +RTIna Ag,S =24 Ag  +2RTIna Ag’ +4 S

2—

+RTIna S*

Aktivitet Cistog srebrova sulfida, a(Ag2S(s)) = 1, pa je standardna konstanta ravnoteze:

2

. a Ag as*

K = =a Ag+2a827=
a Ag,S
. . R (1.141)
24 Ag' +u ST -p Ag,S )
=exp| —
RT
Empirijska konstanta ravnoteze otapanja Ag,S(s) temeljena na koncentraciji:
+ 2 2—
c Ag c S L2 B
K, = =c Ag’ ¢S’ (1.142)
x(Ag,S)
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Disocijacija vode

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

4 H,0() =4 H (ag) +# OH (aq)

#° H,0 +RTIna H,0 =# H +RTIna H +# OH +RTIna OH

._aH aOH [ w”n +u” on -4 H,0 )
K = =expt— J (1.143)
a H,0 RT
U razrijedenim otopinama je Xx(H,0) = 1 i a(H,0) = 1, pa vrijedi:
. aH aOH N .
K = ~a H' a OH (1.144)
a H,0
c H ¢ OH X .
K, = ~¢c H ¢ OH (1.145)
x(H,0)
Disocijacija octene kiseline
HOAc(aq) = H*(aq) + AcO (aq)
4 HOAc(aq) =4 H' (aq) +# AcO (aq) (1.146)

#° HOAc +RTIna HOAc =# H' +RTIna H +# AcO +RTIna AcO
Standardna konstanta ravnoteZe:

. aH aAco (4" W +4" AcO -4° HOAG

K =exp| ~
a HOAc RT

J (1.147)

Empirijska (koncentracijska) konstanta ravnoteze disocijacije octene Kiseline:

c H ¢ AcO
K, = (1.148)
¢ HOAc
Definicija pH pH=-Iga(H") (1.149)
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FAZNE RAVNOTEZE

Fazni dijagrami ¢€istih tvari

Primjeri faznih ravnoteza:
Taljenje leda:  H,O(s) = HxO(1)
Isparavanje:  CoHsOH(l) = C,HsOH(g)

Promjena alotropske modifikacije:  C(grafit) = C(dijamant)

Prilikom fazne transformacije neke tvari dolazi do promjene faze ali ne i kemijskog sastava:
A(0) = A(B) (1.150)

Tvar se pri danim uvjetima nalazi u onom agregacijskom stanju (fazi) koje ima najmanju
Gibbsovu energija (vidi sliku 1.8). Ovisnost molarne Gibbsove energije plinovitih, tekuéih i
¢vrstih tvari o tlaku i temperaturi dana je jednadzbama 1.67 1 1.68.

Ako su dvije faze u ravnotezi (j. 1.150), pri nekoj temperaturi i tlaku, njihove molarne

Gibbsove energije su jednake:

G =G

m,A(a) -

T, p = konst. (1.151)

m,A(ﬂ);

Fazni dijagrami prikazuju uvjete, temperature i tlaka, pri kojima su pojedine faze

termodinamicki najstabilnije (slika 1.14).
A
P

fazna
----""granica

>
T

Slika 1.14. Shematski prikaz faznog dijagrama s tri faze (kruta, tekuéa i plinovita) i

granicama faza.
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Krivulja u faznom diagramu koja odreduje tlak i temperaturu pri kojoj su dvije faze u
ravnotezi naziva se granica faza.

Tlak pri kojem su tekuca faza i plinovita faza (para) u ravnotezi naziva se tlak para. Na
faznom diagramu granica faza izmedu tekuce i plinovite faze je krivulja koja opisuje
ovisnost tlaka para o temperaturi.

Temperature faznih prijelaza (vreliste Tp, taliste Tr) ovise o tlaku.

Trojna toc¢ka je stanje, karakterizirano odredenom temperaturom i tlakom, u kojem su sve

tri faze u ravnotezi.

Kao $to je gore ve¢ navedeno, molarne Gibbsove energije obje faze u ravnotezi su jednake

(jednadzba 1.151). Prema jednadzbi 1.66 slijedi
Voawdp~S dT =V_,,dp—S dT (1.152)

m,A (a) m,A(B) m,A ()

odnosno

[Vm,A(a) _Vm.A(ﬁ) :| dp - [Sm.A(a) - Sm,A(ﬁ)]dT (1153)

Razlika molarnih volumena dvije faze jednaka je reakcijskom volumenu fazne promjene (j.
251 j.29) AyV, dok je razlika molarnih entropija dvije faze jednaka reakcijskoj entropiji

fazne promjene AysS, iz Cega slijedi

A vdp =4 sdT (1.154)
Sto daje Clapeyronovu jednadzbu
A
LR (1.155)
dar A

Uz poznati reakcijski volumen i reakcijske entropije faznog prijelaza moguée je odrediti
tlak 1 temperaturu u kojoj su dvije faze u ravnotezi(granicu faza).

Utjecaj tlaka na temperaturu taljenja prikazana je na slici 1.15.
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(] > L’m, Afs) (Im ‘ l L'm, Al

<V

m, A(s)

m, A(D)

visoki
. tlak

§

visoki
tlak

niski
tlak

N P S
il )

Slika 1.15 Utjecaj tlaka na temperaturu taljenja. Pune linije shematski prikazuju utjecaj
tlaka na molarnu Gibbsovu energiju.(a) Molarni volumen krute faze je manji od molarnog
volumena tekuce faze: dolazi do povisenja ledista s povec¢anjem tlaka; (b) Molarni volumen
krute faze je ve¢i od molarnog volumena tekuce faze (npr. voda): dolazi do sniZenja ledista
s povecanjem tlaka.

Ovisnost tlaka para o temperaturi (granica faza tekucina/plin) prema jednadzbi 1.155 je

dp _ B

(1.156)
a1 AV

Kako je molarni volumen plinovite faze puno ve¢i od molarnog volumena tekuce faze

(Voai = Vaaq )> uvrstavanjem jednadzbe 1.52 u jednadzbu 1.156, dobiva se

A H
L (1.157)
dT TV

m.A(g)

Odnosno za idealne plinove (Vi = pV/T)

dp pAvapH
Lol 1.158
dT T°R ( )

Uz pretpostavku da je reakcijska entalpija neovisna o temperaturi, nakon separacije

varijabli, integracijom jednadzbe 1,157, dobiva se Clausius-Clapeyronova jednadzba

A H( )
n Pz = _w l—iJ (1.159)
p, R T T

2 1

pomocu koje se mozZe izracunati tlak para pri nekoj temperaturi, ako je poznat tlak para pri

nekoj drugoj temperaturi.
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Gibbsovo pravilo faza
Broj intenzivnih varijabli (npr. tlak, temperatura, mnozinski udio) koji mozemo neovisno
mijenjati, a da ne utjeCemo na broj faza u ravnotezi, naziva se broj stupnjeva slobode (F). U
ravnoteznom sustavu broj stupnjeva slobode jednak je

F=K-P+2 (1.160)
gdje je K broj komponenata u sustavu, a P broj faza.

Kako broj stupnjeva slobode

Primjeri:

1) Tekuca voda je jednokomponentni sustav s jednom fazom. Broj stupnjeva slobode
je 2, iz Cega slijedi da su temperatura i tlak neovisne (mozemo promijeniti
temperaturu sustava, a da tlak ostane stalan i da jo§ imamo teku¢u vodu).

2) Tekuca voda u ravnotezi s ledom je jednokomponentni sustav s dvije faze. Broj
stupnjeva slobode je 1, iz Cega slijedi da su temperatura i tlak ovisni (temperatura
taljenja leda ovisi o tlaku).

3) Smjesa tekuée vode i tekuceg etanola je dvokomponentni sustav. Broj stupnjeva
slobode je 3, iz Cega slijedi da su temperatura, tlak i mnozinski udio smjese

medusobno ovisni.

Kako broj stupnjeva slobode ne moze biti negativan broj (F > 0) slijedi

P<K+2 (1.161)
u promatranom sustavu mogu postojati najvise K + 2 faze. Tako u jednokomponentnom
sustavu (npr. Cista voda) mogu istovremeno postojati 3 faze (led, tekuca voda i vodena

para).
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Fazni dijagrami smjesa

Za razliku od Cdistih tvari (jednokomponentnih sustava) kod smjesa (viSekomponentnih
sustava) broj stupnjeva slobode je tri (ili vi$i), te U obzir osim tlaka i temperature treba uzeti
I sastav smjese (mnozinski udio).

Fazni dijagrami binarnih smjesa prikazuju se kao:

- ovisnost tlaka fazne transformacije o sastavu smjese pri stalnoj temperaturi;

- ovisnost temperature fazne transformacije o sastavu smjese pri stalnom tlaku.

Fazni dijagrami binarne smjese hlapivih tekuéina

7,(B¥) sastav pare

vreliste
smjese

1,(A™) F;

Slika 1.16 Fazni dijagram binarne smjese hlapivih teku¢ina A i B.
Crnom punom krivuljom prikazana je ovisnost vreliSta smjese o sastavu smjese.
Sivom punom krivuljom prikazana je ovisnost sastava pare o vreli§tu smjese.

U stanju T; temperatura binarne smjese je niza od vreliSta smjese. PoviSenjem temperature
na T, dolazi do vrenja smjese, sastav pare pri toj temperaturi odreden je tockom T5'.
Odvajanjem tekuce faze i snizavanjem temperature njene pare nastaje tekuca smjesa koja
ima vreliSte pri T3, a sastav para je odreden toCkom T3'. Postupak se moZe ponavljati sve

dok se ne dobije Cista tvar A.
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Tb(B *) ...........
vreliste
smjese
T
1,(A¥)
0 1

Xa
Slika 1.17 Fazni dijagram azeotropne binarne smjese hlapivih tekuéina A i B.
Crnom punom krivuljom prikazana je ovisnost vreliSta smjese o sastavu smjese.
Sivom punom krivuljom prikazana je ovisnost sastava pare o vreliStu smjese.

U stanju T; temperatura binarne smjese je niza od vreliSta smjese. PoviSenjem temperature
na T, dolazi do vrenja smjese, sastav pare pri toj temperaturi odreden je to¢kom T5'.
Odvajanjem plinovite faze, zaostaje tekuc¢a smjesa koja ima vreliSte pri T3, a sastav para je
odreden tockom T3'. Postupak se moze ponavljati sve do stanja T4, u kojem je sastav tekuce
faze i plinovite faze jednak te daljnjim odvajanjem nije moguce dobiti smjesu s viSim

mnoZinskim udjelom tvari B.
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I,(B¥)

1A% K

vreliSte o
smjese T,

Xa

Slika 1.17 Fazni dijagram azeotropne binarne smjese hlapivih tekuéina A i B.
Crnom punom krivuljom prikazana je ovisnost vreliSta smjese o sastavu smjese.
Sivom punom krivuljom prikazana je ovisnost sastava pare o vreliStu smjese.

U stanju T; temperatura binarne smjese je niza od vreliSta smjese. PoviSenjem temperature
na T, dolazi do vrenja smjese, sastav pare pri toj temperaturi odreden je tockom T'.
Odvajanjem tekuce faze, i hladenjem para nastaje tekuca smjesa koja ima vreliSte pri T3, @
sastav para je odreden to¢kom T3'. Postupak se mozZe ponavljati sve do stanja T4, U kojem je
sastav tekuce faze i plinovite faze jednak te daljnjim odvajanjem nije moguce dobiti smjesu

s viSim mnozinskim udjelom tvari B.
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KOLIGATIVNA SVOJSTVA
Svojstva razrijedenih, idealnih otopina koja ne ovise o vrsti otopljene tvari, ve¢ samo o
broju, odnosno mnozini Cestica otopljene tvari, nazivaju se koligativnim svojstvima (tlak

para otapala, taliste, vreliste, osmotski tlak).

Tlak para otapala

A(l) = A(9)
Raoultov zakon (vrijedi za idealne otopine):
Pa = PaXa (1.162)
gdje je pa parcijalni tlak otapala A u plinskoj fazi (tlak para), p, tlak para ¢istog otapala, a
Xa mnozinski udio molekula A u tekucoj fazi. Budu¢i da je x, =1-x, (B oznacuje

otopljenu tvar):

Pa = Pa(l=Xg) (1.163)

Slijedi da je snizenje tlaka para uslijed prisutnosti otopljene tvari B:

APy = Pu ™ Pa = PaXe (1.164)
TaliSte otopine
A(s) = A(l)
Ravnoteza (AqsG = 0) pri temperaturi taljenja (Ty):
—p(s) +u(l) =0
150 +RTeInx = 125 (S) + RTe In X
Za Cistu krutu tvar xs = 1, pa vrijedi:

< < < < <
—RTeInx; =2 (1) — 1 (3) = AusG ~ = AqusH — — TAqusS

Temperatura taljenja (taliste):

=

A
Ti= s (1.165)
A S —Rinx

Smanjenjem molnog udjela otapala snizava se i taliste jer je AfUSHe >0i Afusse > 0.

Za Cisto otapalo (*) x; = 1, pa vrijedi:
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(1.166)

Moze se pokazati da je sniZenje taliSta (AT¢) proporcionalno molalnosti svih cestica

otopljenih tvari (iona i/ili molekula) u otopini:
ATs= Tf* —T¢= Kfz b,

gdje je K¢ tzv. krioskopska konstanta:

Npr. za vodu je K = 1,86 K kg mol—1,

(1.167)

(1.168)

Snizenje taliSta moZe se objasniti pomocu razlike kemijskog potencijala Ciste tekucine 1

otopine, slika 1.20.

1

1

. 1

1,
i 1
1
A 4 ) A
1, T T

Slika 20. SniZenje talista i poviSenje vrelista.

Odredivanje molarne mase otopljene tvari krioskopijom:

= Kme
ATfrnA

M

B

Vreliste otopine

Za poviSenje vreliSta otopine u odnosu na ¢isto otapalo vrijedi:

(1.169)
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ATp=Tp-Tp =Ky, 2 b, (1.170)

gdje je Ky tzv. ebulioskopska konstanta:

%2
,=arTy (1.171)
A H
vap
Npr. za vodu je K, = 0,47 K kg mol—1.
Odredivanje molarne mase otopljene tvari ebulioskopijom:
= Kme
=— B 1.172
T arm (1172)
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Osmotski tlak

0 p
A: otapalo
B: otopljena tvar : X
Ah
a: A ) v
B: otopinaBuA
L M )
M: plupropusna membrana _ _J
Osmotski tlak: Ah o p® - p* = 17 Slika 1.21. Uredajtlz;krijerenje osmotskog

Za idealnu otopinu osmotski tlak, 77, kao i ostala koligativna svojstva, ne ovisi 0 vrsti
otopljene tvari, ve¢ samo o njezinoj molalnosti, odnosno koncentraciji.

Osmotska ravnoteza: /1:\ (p*)=H,(p" cy) (2.173)

Tlacna ovisnost ua: Ou, [p =V, (1.174)

.
ur(pty=muy+ [V, dp
" (1.175)

b
1 (p'cy) =4 +RT Inx’ + [v/dp

°

p

gdje je v, , molarni volumen &istog otapala, Vv, parcijalni molarni volumen otapala u

otopini (B).

Uz pretpostavku V., =V =V, , uvritenje (1.175) u (1.173) daje:

m,A !

P o’
J‘meAdp =RT Inx} + J‘meAdp (1.176)

p p
Integriranjem jednadZbe (1.174), uz pretpostavku da je v, , neovisan o tlaku, dobiva se:

<

“RTINX, =V, AP =V aP" Voap® *V, a0 =V, . p"—p° (1.177)

odnosno: ~RTInx} =11v_, (1.178)
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Ako umjesto mnozinskog udjela otapala uvrstimo mnozinski udio otopljene tvari B

(Xg =1 —X,) 1 znajuéi da je In (1-X) = —X, za X << 1, moZemo pisati:

RT xg=11v, , (1.179)
Mnozinski udio otopljene tvari je: Xg = Te  ~ Mo (Ng <<n,)
nA + r-]B nA
Molarni volumen otapala: Vam=V/in,
Slijedi da je osmotski tlak:
IT=czRT (1.180)

Poopcenje na idealnu otopinu s viSe otopljenih tvari (Uz pretpostavku da je membrana
nepropusna za sve otopljene tvari):

T =RT Y ¢, (1.181)

Uvrstenjem izraza cg = ng/V i ng = mg/Mp u jednadzbu (1.180) dobiva se formula koja sluzi
za osmometrijsko odredivanje molarne mase tvari B:
_RTm, _RT

T (1.182)

gdje je 7, masena koncentracija tvari B.
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2. ELEKTROKEMIJA

Elektrokemija je dio fizikalne kemije koji se bavi prouc¢avanjem utjecaja elektri¢énog polja

na kemijske sustave te odnosom elektrickog naboja i kemijskih svojstava.

Podjela:
—ionika (svojstva i grada elektrolita, tj. ionskih otopina i talina)

—elektrodika (reakcije u elektrokemijskim ¢lancima)

Elektroliti

Elektroliti su tvari Cije otopine i taline vode elektri¢nu struju. U otopinama elektrolita
postoje pokretljive nabijene Cestice — ioni. Otopine jakih elektrolita znatno bolje vode
elektriénu struju od otopina slabih elektrolita, jer su jaki elektroliti gotovo potpuno

disocirani na ione, a slabi samo djelomicno.

Elektri¢na vodljivost elektrolita
Elektri¢ni otpor, R, i elektri¢na vodljivost, G, ovise o elektri¢kim svojstvima i dimenzijama

vodica, tj. o duljini | i povr$ini presjeka A:
G=—=K—=_—— (2.2)
Elektri¢na provodnost, x, 0dnosno otpornost, p, karakteristike su vodi¢a (elektrolita):
K=— (2.2)

Provodnost otopine ovisi 0 koncentraciji, pokretljivosti i naboju iona.

Molarna provodnost:

A=_ 2.3)
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A(c)

—— Jaki elektroliti

Slabi elektroliti

>
>

c

Slika 2.1. Ovisnost molarne provodnosti elektrolita o koncentraciji.

Zakon o neovisnom putovanju iona
Pri beskona¢nom razrjedenju (¢ — 0), kada nema interakcija izmedu iona, provodnost

otopine jednaka je sumi provodnosti svih vrsta i prisutnih u otopini

K= Z K, (2.4)

Za neki elektrolit, MmAa, vrijedi
Ao(MmAa)= mAo(M) +aio(A) (2.5)

gdje Ao oznacuje molarnu provodnost elektrolita pri beskona¢nom razrjedenju, a Ag
molarnu provodnost pojedinih iona pri beskona¢nom razrjedenju.

Provodnost ekvivalentnih jedinki, tzv. ekvivalentna provodnost je:

AO[EMZJ=£10 M ? (2.6)

Z Z

gdje je z iznos relativnog naboja iona (Q,,/€), tj. nabojni broj.

Mjerenje vodljivosti elektrolita

Vodljivost elektrolita mjeri se pomoc¢u konduktometrijske ¢elije i Wheatstoneovog mosta ili
elektronickog konduktometra. Struja u konduktometrijskoj ¢eliji je izmjeni¢na, visoke
frekvencije (oko 1000 Hz), kako bi se sprijeCila elektroliza i polarizacija elektroda.

Provodnost se ra¢una prema jednadzbi:

k=K_,G (2.7)

cell
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gdje je K., konstanta celije (K_, = I/A) koja se odreduje bazdarenjem pomocu otopine

cell cell

poznate provodnosti (npr. vodena otopina KCI).

U

o e

Slika 2.2. Wheatstoneov most za mjerenje elektricnog otpora.

Prijenosni broj
Mjerenje elektricne provodnosti ne daje vrijednosti za pojedinacne ionske provodnosti. To
nam omogucuje poznavanje prijenosnog broja, t (udjela i-tog iona u ukupnoj struji). Npr. za

ion M u otopini MpAa:

mA

M — M

| mA
> (2.8)

t — —
Iy T1, m4,+tat, AWM _A))

M

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

Prijenosni broj odreduje se Hittorfovim eksperimentom ili metodom pomicne granice.
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Tablica 2.1. Molarne provodnosti iona u vodi pri beskonacnom razrjedenju pri 25 °C.

Kation 20/S cm? mol ™ Anion 20/S cm? mol ™
H” 349,6 OH" 199,1
Li* 38,7 F 55,4
Na* 50,1 Cl 76,4
K* 73,5 Br 78,1
Rb* 73,8 I~ 76,8
Cs* 77,2 COs* 138,6

Mg®* 106,0 NO3 715
Ca** 119,0 S0+ 160,0
Sr?* 118,9 CH;COO™ 40,9
NH," 73,5 HCO," 54,6

Molarna provodnost jakih elektrolita

Jaki elektroliti su (gotovo) potpuno disocirani u otopini. Pri viSim koncentracijama

medusobna privlacenja iona smanjuju njihovu pokretljivost, a time i provodnost. Ovisnost

molarne provodnosti o koncentraciji jakih elektrolita opisuje Kohlrauschov zakon:

A=4,-be (2.9)

gdje je A, molarna provodnost pri beskonacnom razrjedenju, dok je b empirijski

koeficijent. Teorija L. Onsagera potvrdila je empirijsku relaciju F. Kohlrauscha i omogucila

izraCunavanje koeficijenta b.

A(c)
A

A

Slika 2.3. Molarna provodnost jakih elektrolita (Kohlrauschov zakon).
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Molarna provodnost slabih elektrolita

Slabi elektroliti su u otopinama tek djelomi¢no disocirani, pa molarna provodnost ovisi o
stupnju disocijacije:
A= aAy (210)

Pri beskonacnom razrjedenju slabi elektrolit potpuno je disociran pa u tom slucaju stupanj

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

c(H) =c(A) = @ cu(HA) (2.11)
—_ aZCtot
Ke = Ta (2.12)

Uvrstavanjem jednadzbe (2.10) u (2.12) dobiva se tzv. Ostwaldov zakon razrjedenja:

A
I L S (2.13)

2
A A, K AE A, K A

1/4

1A

cA

Slika 2.4. Molarna provodnost slabih elektrolita (Ostwaldov zakon razrjedenja).
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Migracija iona u elektricnom polju

Slika 2.5. lon naboja Q u mediju viskoznosti # pod utjecajem elektricnog polja.

loni u otopini ubrzavaju se pod utjecajem elektri¢énog polja silom:
U
Foi = QI— = zeE (2.14)
gdje je Q naboj iona (Q = ze), a E jakost elektri¢nog polja:

E:UI—

(2.15)
Istovremeno na njih djeluje sila otpora medija (sila trenja iona i okolnog otapala), Fs, koja
je proporcionalna brzini gibanja iona, v:

F.=fo (2.16)

gdje je f koeficijent proporcionalnosti, koji je npr. za kuglu radiusa r u mediju dinamicke

viskoznosti 77 dan Stokesovim zakonom:
f=6xnr (2.17)

Viskoznost vode pri 25 °C iznosi 0,893 mPa s.
Nakon vrlo kratkog vremena (107" s) elektri¢na sila i sila otpora medija izjednace se

(Fs = Fq) te je efektivna sila jednaka nuli i ioni se gibaju jednolikom brzinom:

o= ZE (2.18)
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Elektricna pokretljivost iona:

ne ovisi o jakosti elektri¢nog polja, a proporcionalna je molarnoj provodnosti.

Elektri¢na struja, lj, uslijed gibanja iona i

powvisina
presjeka 4

ds =vdr

Slika 2.6. Gibanje iona kroz povrSinu presjeka A.

Kroz presjek 2 proci ¢e svi ioni koji se nalaze u volumenu dV:
dV = Ads = Av; dt
Broj iona vrste i, Nj, koji produ kroz presjek 2 je:
dN;j=Ldni=LcidV=LciAvdt
a naboj, dQj, koji je prosao kroz presjek 2 je:
dQi=ziedNj=zieLciAv;dt
Prema tome je doprinos iona i ukupnoj struji, I;:

|i:d& :zieLciAvi
dt

odnosno uvrstavanjem jednadzbe (2.18) u jednadzbu (2.23):

_z%e’LcEA
f

(2.19)

(2.20)

(2.21)

(2.22)

(2.23)

(2.24)
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Elektri¢na vodljivost uslijed gibanja iona i je:

2 2
G=-L=htlGA (2.25)
El f |
a provodnost:
2 2
2e’Lc,
K =g, L=kt L (2.26)
A f
Prema tome: K o Ci; ki o Ziy Kyoc 1, i oc Ur
o K zfe’L
Molarna provodnost iona i: A =——L=- f (2.27)
Ci
Uzevsi u obzir definiciju elektricne pokretljivosti iona (2.19), slijedi:
A4, =zeul = zuF (2.28)

gdje je F Faradayeva konstanta (F = L e = 96485 C mol ™).

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

moguce je odrediti tzv. hidrodinamicki radijus iona.

Utjecaj temperature na vodljivost elektrolitnih otopina

Jaki elektroliti: smanjuje se viskoznost medija.
Slabi elektroliti: uz smanjenje viskoznosti medija mijenja se 1 konstanta ravnoteze, odnosno

stupanj disocijacije.

Utjecaj frekvencije i jakosti elektri¢nog polja na vodljivost elektrolitnih otopina

Grotthussov mehanizam
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RAVNOTEZE U OTOPINAMA ELEKTROLITA

Slabi elektroliti
U otopinama slabih elektrolita dolazi do reakcija disocijacije (ionizacije) i asocijacije te se

uspostavlja ravnoteza izmedu nedisociranih molekula i iona.

Standardna konstanta ravnoteze disocijacije slabe kiseline:

. aA aH’
HA= Ht+ A~ K, = ————— (2.29)
a AH

Standardna konstanta ravnoteZe asocijacije iona slabe kiseline:

- AH
H¥+A-=HA k- =—2 20 - 1 (2.30)

a A aH K,

Stupanj disocijacije, «, je udio disociranih molekula:

—C al 2.31
o = .
C HA ( )

tot

gdje je c(A") ravnotezna koncentracija deprotonirane vrste, a Cioi(HA) ukupna (analiticka)

koncentracija slabe kiseline (disociranih i nedisociranih molekula).

Primjeri (svi navedeni podatci odgovaraju temperaturi od 25 °C):

Disocijacija octene kiseline:

CH3COOH(aq) = H*(ag) + CH3COO ™ (aq)

. a CH.,COO (ag) a H (aq)
K, = : =1,75-10"°
a CH,COOH(aq)

Asocijacija acetatnih i vodikovih iona:
H*(aq) + CH3;COO (ag) =CH;COOH(aq)
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. a CH,COOH(aq) 4
K, = - - =5,71-10
a CH,COO (aq) a H (aq)

Disocijacija sulfitne kiseline:

- _ a(HSO , (ag) )a(H " (aq) )
a(H,Sso 3(aq))

H,SOs(aq) = H*(aq) + HSO3 (aq) =1,58:1072

~
|

- _ a(SO % (ag) )a(H " (aq) )

- =6,31.10°®
a(HSO , (aq) )

HSO; (aq) = H'(aq) + SO5* (aq)

~
|

a
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IONSKE INTERAKCIJE

Elektrostatske interakcije izmedu iona u otopini opisuje elektrostatska energija:

190,

47me oy

E= (2.32)

gdje je £ permitivnost, odnosno dielektri¢nost medija (karakteristika otapala u kojem se ioni
nalaze), Qi i Q. su naboji iona u otopini, a r medusobna udaljenost njihovih centara.
Permitivnost medija moze se izracunati iz relativne permitivnosti i permitivnosti vakuuma

& koja iznosi 8,854 10 * Fm™*
£= & (2.33)

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

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. Arrhenius. On je uocio da otopljena tvar
djelomi¢no disocira na pozitivho i negativnho nabijene ione, a ioni se u otopini gibaju
kaoti¢no poput Cestica idealnog plina. P. Debye i E. Hiickel razvili su teoriju ionskog
oblaka koja opisuje interakcije iona u otopini, te kvantitativno opisali odstupanje od
idealnog ponaSanja otopina elektrolita. N. Bjerrum predlozio je model elektrolitnih otopina

u kojima dolazi do stvaranja ionskih parova, odnosno ionskih asocijata.

Opce ionske interakcije
U otopinama jakih elektrolita koji su potpuno disocirani dolazi do medusobnog privlacenja
I odbijanja iona, pa tako do smanjenja njihovih kemijskih potencijala. Kemijski potencijal

otopljene tvari (iona) u realnom sustavu jednak je
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u =p" +RT In7, +RT In (C—e] (2.34)
c

Kako je aktivitet otopljene tvari u otopini definiran kao

a =y (2.35)

C
to je kemijski potencijal
,Lli = ,Llie +RT In a (236)
Koeficijent aktiviteta moze se definirati pomocu razlike kemijskog potencijala stvarnog
(realnog) kemijskog potencijala, 4(realno), i hipotetskog kemijskog potencijala,
ui(idealno), kada bi otopina bila idealna

u=p" +RT In (C—j (2.37)
C

pa je koeficijent aktiviteta jednak razlici realnog kemijskih potencijala i idealnog

AH, =RT In7, (2.38)

Debye - Hiickelov grani¢ni zakon

Model

loni su tvrde kugle otopljene u otapalu konstantne permitivnosti.

Sve interakcije izmedu iona osim elektrostatskih su zanemarive.

Svaki ion u otopini (centralni ion) okruzen je ionskim oblakom (statisticki rasporedeni
anioni i kationi).

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

centralnog iona.

lzvod (osnovne pretpostavke za rieSavanje problema)

1) Energija, pa tako i kemijski potencijal centralnog iona je smanjen kao rezultat
elektrostatskih interakcija s ionskim oblakom. Zadatak Debye - Huckel-ove teorije je
izraCunati to smanjenje.

2) Energija iona naboja g na nekoj udaljenosti x od centralnog iona, pri potencijalu ¢ je
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Ex=oxq
3) Ovisnost potencijala o udaljenosti i gusto¢i naboja opisuje Poisson-ova jednadzba.

4) Boltzmann-ova raspodjela opisuje omjer koncentracija iona na udaljenosti x od
[ E,-E,]

. . - c
centralnog iona i iona u otopini (X = o0): — = exp L_
C. RT

Rjesenje:

Prosjecna debljina ionskog oblaka (prostor u kojem je vecina naboja kompenzirana):

g=2= |11 (2.39)
K 2F 1,
gdje je I ionska jakost otopine: I, = %Z ¢z’ (2.40)

Az’\[l1_Imoldm
(2.41)
1+aB4/l_/moldm®

gdje je a najmanji razmak izmedu centara dvaju iona, a A i B su konstante te iznose

F ?(mol dm °)"* . 2F° _ &
a=SE(moldm ) g = (2.42)
27 1n 10 (2€RT ) RT i,

Za vodene otopine pri temperaturi 298 K konstanta A iznosi 0,5009.

Koeficijent aktiviteta: —lg7, =

Aproksimacije:

1) Za I < 5102 mol dm>: kako je aB ~1, pri niskim ionskim jakostima jednadzbu (2.41)

mozemo pojednostaviti

Az’\/1_/moldm

T

~lg7, = (2.43)

1+4/1,/moldm

T

3

2) Za I < 1-10°° mol dm™>: vrijedi da je aB./I_/moldm * <1, pa koeficijent aktiviteta

T

moZemo racunati iz jednadzbe (Debye-Hiickelov grani¢ni zakon, DHLL)

T

—lg7, = AzyJl_/mol dm® (2.44)
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Prosjecni aktivitet — geometrijski prosjek aktiviteta pojedinih iona elektrolita.

Za elektrolit MX: a, = \/awax, = Jauy (2.45)

Prosjecni koeficijent aktiviteta:

ve=Jr 7 (2.46)
2,2 |\/1, /mol dm® (2.47)

— A
—lg7, =
1+4/1_/mol dm *
—Ig}/_i=Az+z,|,/IC/moIdm73 (2.48)

lonsko sparivanje

Prema teoriji N. Bjerruma, ako se dva suprotno nabijena iona nadu na odredenoj kriti¢noj
udaljenosti na kojoj su elektrostatske interakcije jae od termickog gibanja iona, moze do¢i
do nastajanja ionskih parova, odnosno ionskih asocijata. Elektrostatske interakcije su to
jace §to su vedi naboji iona i $to je manja permitivnost otapala. Stoga je ionsko sparivanje
izrazenije kod otopina elektrolita s ve¢im nabojnim brojevima iona (npr. elektroliti tipa 2:2,
2:3, 3:2), kao i u otapalima niske permitivnosti.

Primjeri asocijacije iona:

o a MgSO,(aq)

Mg (aq) + SO4” (ag) = MgSO04(aq) K — —
a Mg® (ag) a SO, (aq)

=174

a LaSO, (aq)

La**(aq) + SO4% (aq) = LaSO4"(aq) K~ =4,5.10°

a La* (aq) a SO,” (aq)
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GALVANSKI CLANCI

Daniellov ¢lanak

Slika 2.7. Daniellov ¢lanak.

Shematski nacin prikazivanja elektrokemijskih ¢lanaka
Zapis ¢lanka:
zn(s) | zn*(aq) | Cu®(ag) | Cu(s)

Simboli: | fazna granica

Il solni most
: polupropusna membrana
Reakcije ¢lanka:

Reducira se desno prikazani redoks par (RED-DES).

L, anoda (oksidacija): Zn(s) > Zn**(aq) + 2e”
D, katoda (redukcija): Cu?*(aq) + 26" > Cu(s)
Ukupna reakcija: Zn(s) + Cu*(ag) — Zn** (ag) + Cu(s)

Elektromotorna sila ili elektromotivnost (E, Eue) je razlika elektricnih potencijala vodica

(napravljenih od istog materijala) spojenih na elektrode kada clankom ne tece struja:
E=Ap=9 -9 (2.49)
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Elektromotivnost se mjeri Poggendorffovim mostom ili nekim elektroni¢kim uredajem s

velikim unutrasnjim otporom.

Gibbsova energija reakcije ¢lanka

Razlika elektricnog potencijala izmedu dviju to¢aka povezana je s elektrickim radom we

koji je potreban da se naboj Q dovede s mjesta jednog potencijala na mjesto drugog

potencijala:
dw, = A@dQ (2.50)

Za galvanski ¢lanak kojim ne protjeCe struja razlika potencijala A¢ jednaka je

elektromotivnosti E.

Promjena Gibbsove energije jednaka je promjeni elektrickog rada:

dG = dwe (2.51)
pa je:

dG =-Eidt = -EdQ (2.52)

gdje je i stalna jakost struje, a dQ naboj koji prode kroz ¢lanak u vremenu dt i jednak je
umnosku broja izmijenjenih elektrona dNe i njihovog apsolutnog naboja e (e = 1,602-10 *°
C):

dQ =edNe (2.53)

Broj izmijenjenih elektrona moze se iskazati preko njihove mnoZine, odnosno preko dosega

reakcije, pa vrijedi:
dQ=Fdne=Fzd¢& (2.54)

gdje je z broj izmijenjenih elektrona u reakciji ¢lanka (apsolutna vrijednost stehiometrijskog

koeficijenta elektrona u elektrodnim reakcijama). UvrStavanjem (2.54 u 2.52) dobiva se:
dG=-Fzd¢E (2.55)

1z Cega slijedi da je reakcijska Gibbsova energija:

dG
AfG=—=—FE 2.56
r " (2.56)
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Nernstova jednadzba
Veza izmedu elektromotivnosti i aktiviteta iona u otopini:

~FIE=AG=2vu =

=2 v +VRTIna, =2 vH +RT2Ina"'=AG +RTIn[]a’

E=e®- L im[la"
zF i

E= EG_ RT In10 |OgH ai./i
ZF i
Standardna elektromotivnost:

1 AG*
E° = ——Zviﬂj’ =-—

ZF ZF

Npr., Nernstova jednadzba za Daniellov ¢lanak:

e RT a(Cwa(zn?")

E=E -
2F a(Zn)a(Cu®)

Standardna elektromotivnost i Ke
Iz definicije E® (- 2.60) i relacije (1.126):
AGS =RTInK®

slijedi izraz za standardnu konstantu ravnoteZe reakcije ¢lanka:

© ZFE
InK ™ =
RT
odnosno:
. 2FE” )
K =expl |
RT )

(2.57)

(2.58)

(2.59)

(2.60)

(2.61)

(2.62)

(2.63)
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Utjecaj temperature na elektromotivnost

AGT = AH® —TAS® = FzE® (2.64)

A ° Ag”®
ES=-21 .28 (2.65)
zF zF

Mjerenjem ovisnosti standardne elektromotivnosti o temperaturi moguce je odrediti

standardnu reakcijsku entalpiju i entropiju reakcije u ¢lanku.

Parametri odgovarajuceg pravca (Ee vs. T):

L AsT AHT
nagib = ——; odsjeak =— —
zF zF

Elektrodni potencijali
Elektrodni potencijal je elektromotivnost ¢lanka u kojem je jedna elektroda ona Ciji se
elektrodni potencijal definira (desna, katoda), a druga je standardna vodikova elektroda

(lijeva, anoda).

Vodikova elektroda

H'(aq) | H'(g) | Pt
H*(aq) + e~ — % Ha(0)

Standardna vodikova elektroda:

e +
p(Hx(g)) =p~ =10° Pa; a(H'(aq)) = 1
Elektrodni potencijal standardne vodikove elektrode dogovorno je jednak nuli.

Elektromotivnost Clanka jednaka je razlici elektrodnih potencijala elektroda od kojih se

¢lanak sastoji:
E= ED — E|_ (266)

Analogno je standardna elektromotivnost ¢lanka:
E"=E, -E,

L

(2.67)

Neki primjeri standardnih elektrodnih potencijala (sudionici elektrodne reakcije u

standardnim stanjima) nalaze se u tablici 2.4.
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Tablica 2.4. Standardni elektrodni potencijali pri 298 K.

Elektrodna reakcija E®/mv | Elektrodna reakcija ES/mv
Ag'(aq) + e — Ag(s) 0,80 I,(g) + 2™ — 217 (aq) 0,54
AgCI(s) +e — Ag(s) + Cl(aq) 0,22 K(aq)* + e — K(s) -2,93
Agl(s) + e — Ag(s) + I (aq) -0,15 Mn*(aq) + 26" — Mn(s) -1,18
Au*(aq) + e — Au(s) 1,69 Mg?*(aq) + 2~ — Mg(s) 2,36
Cu'(aqg) + e — Cu(s) 0,52 Ni%(aq) + 2e~ — Ni(s) ~0,23
Cu?(aq) + 2" — Cu(s) 0,34 Pb*(aq) + 26 — Pb(s) 0,13
Fe?*(aq) + 26" — Fe(s) -0,44 Pt*(aq) + 26" — Pt(s) 1,20
2H"(aq) + 26" — Hy(g) 0 Sn**(aq) + 2e” — Sn(s) -0,14
2H,0(l) +2 & — Ha(g) +OH (ag) | 0,83 Zn*(aq)+ 2e” — Zn(s) —0,76

Vrste elektroda

M(s) M(s) Pt

MmAq(s)

M (aq)
M (aq)
M (aq) A" (aq)
(@ (b) (©

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

Elektrode prve vrste

Kovina uronjena u otopinu svoje soli. Primjer:

Bakar uronjen u otopinu Cu** iona: Cu**(aq) | Cu(s)
Elektrodna reakcija: Cu?*(aq) + 26~ — Cu(s)

Elektrodni potencijal:

E(Cu?(aq)/Cu(s)) = E " (Cu®* (ag)/ Cu(s)) + % In a(Cu* (aq))
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Elektrode druge vrste
Kovina presvucena slojem svoje slabo topive soli i uronjena u otopinu koja sadrzi anione te
soli.
Primjer:
Srebro prekriveno srebrovim kloridom i uronjeno u otopinu kloridnih iona:
Cl~(aq) | AgCI(s) | Ag(s)
Elektrodna reakcija: AgCI(s) + e~ — Ag(s) + Cl (aq)

Elektrodni potencijal:

E = E°(CI-(ag)/AgCI(s)/Ag(s)) - - In 2(C! (2D)a(AY(S))

F a(AgCl(s))

E = E°(CI(ag)/AgCI(S)/Ag(s)) — % In a(Cl (aq))

Srebrov klorid je u ravnotezi s ionima srebra i kloridnim ionima:

Ks~ = a(Ag")-a(Cl); pri 25 °C: Kg (AgCl) = 1,8-10 %

Redoks elektrode
Plemenita kovina uronjena u otopinu s redoks sustavom. Sama kovina ne sudjeluje u redoks
reakciji.
Primjer:
Platina uronjena u otopinu u kojoj se nalaze Sn** i Sn** ioni:
Sn2+(aq), Sn4+(aq) | Pt(s)
Redoks reakcija: Sn4+(aq) +26 > Sn2+(aq)
Elektrodni potencijal:

E(Sn*, SnE'IPK(S)) = E°(Sn*, Sn2*/P(s)) — 11 25_(D)
( () =E ( ) e e 1)

Referentne elektrode
Sluze kao elektrode prema kojima mjerimo potencijal drugih elektroda.
Koncentracija potencijal-odredbenih iona u elektrodi je konstantna, pa je i doprinos

referentne elektrode ukupnoj elektromotivnosti ¢lanka stalan.
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Primjeri referentnih elektroda:

Elektroda srebro/srebrov klorid

CI (aq) | AgCI(s) | Ag(s)

-elektroda druge vrste; srebro prekriveno slojem srebrova klorida i uronjeno u otopinu KCI
odredene koncentracije (npr. zasiéena otopina, ¢ = 3 mol dm™, ¢ = 1 mol dm™)

-kontakt s vanjskom (ispitivanom) otopinom preko poroznog materijala

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

Kalomelova elektroda

Hg(l), Hg:Cl, () | KCI(aq)

-u posudici unutar elektrode nalazi se Ziva i sloj paste priredene mijeSanjem tesko topivog
Hg.Cl, (kalomel), zive i otopine kalijevog klorida. Ta je pasta u kontaktu s otopinom KCI

odredene koncentracije (npr. zasi¢ena otopina, ¢ = 1 mol dm, ¢ = 0,1 mol dm™®)

-elektrodna reakcija: Hg,Cl,(s)+ 2e— — 2Hg(l) + 2Cl—(aq)
-elektroda druge vrste; kod konstantne koncentracije kloridnih iona stalna je i koncentracija
Hg,?" iona, a time i potencijal elektrode

-kontakt s vanjskom otopinom preko poroznog materijala.

Tablica 2.5. Elektrodni potencijal referentne kalomelove elektrode (CI"/Hg,Cl,/Hg) pri 25 °C.

c(KCl)/mol dm™3 E/mV
0,1 333,5
1,0 281,0
zasi¢ena otopina 242,0
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Ag(s)

Ag(s)/AgCl(s)

KCl(aq)

\_T solni
most
porozni

cep

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

lon-selektivne elektrode

e
a9

Hg

kalomel pasta:
Hg,Cl, Hg, KCI

zasi¢ena otopina
KCl

kristali
KCl

porozni dep

-membranske elektrode; na membrani se uspostavlja ravnoteza reakcije izmjene iona

izmedu otopine i ¢vrste faze u membrani

-senzitivne su na ione sadrZane u ¢vrstoj fazi membrane (npr. ione vodika, bakra, Zeljeza,

cinka, kalcija, olova, kloridne, fluoridne, cianidne ione, ...)

Staklena elektroda

Staklena elektroda pripada vrsti membranskih (ion-selektivnih) elektroda. Osjetljiva je na

vodikove ione. Koristi se za odredivanje vrijednosti pH (aktiviteta vodikovih iona u

otopini). Sastoji se od srebrne Zice prevucene slojem srebrova Klorida te uronjene u otopinu

HCI i staklene membrane. Na povrsini stakla zbivaju se reakcije nabijanja amfoternih

skupina:

=SiOH + H" —> =SiOH,"
=SiOH — =Si0" + H"*

Elektromotivnost staklene elektrode:
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E=E"+a "0 jogaHh (2.68)
odnosno:
E=E o : 10 oH (2.69)

gdje « (0,95 < a < 1) predstavlja odstupanje od teorijskog (Nernstovog) nagiba.

——Ag(s)

AgCl(s)

HCl(aq)

staklo

Slika 2.10. Staklena elektroda.
Mjerenje pH
Vrijednost pH neke otopine moze se odrediti mjerenjem elektromotivnosti ¢lanka

sastavljenog od referentne elektrode i staklene elektrode:

RT In10
E:Eo—a

pH (2.70)

Za tu je svrhu potrebno odrediti odsjec¢ak (Eo) i nagib (OCRTF&) u gornjoj jednadzbi koja

opisuje (linearnu) ovisnost elektromotivnosti o pH. To se postize mjerenjem E za dva ili
(pozeljno) viSe standardnih pufera (otopina poznatih vrijednosti pH). Izmjeri li se
elektromotivnosti ¢lanka staklena elektroda—referentna elektroda za dva standardna pufera

(E1, E2) i otopine koja se ispituje (Ex), pH te otopine moze se izracunati prema jednadzbi:

E,-E
pHx = —=——

2 1

(pH, —pH )+ pH, (2.711)
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Elektromotivnost se mjeri pomocu pH-metra (voltmetra s velikim unutrasnjim otporom).

Difuzijski potencijal
Ako dvije elektrolitne otopine razli¢itog sastava (npr. otopine natrijeva klorida razli¢itih
koncentracija, slika 2.11) odvojimo polupropusnom membranom dolazi do pojave tzv.

difuzijskog potencijala.

I

:OQ@
Y. 5
I @@
o ©

Slika 2.11. Nastajanje difuzijskog potencijala.

Pokretljivost iona CI~ u otopini veéa je od pokretljivosti iona Na'. Zbog razlike u
pokretljivosti iona u otopini, pa tako i brzine difuzije kroz membranu, uspostavlja se razlika
u koncentracijama iona uz membranu. Na taj se nacin otopina uz membranu elektricki
nabija i nastaje razlika potencijala izmedu dviju otopina. Nastalo elektri¢no polje utjece na
brzinu difuzije iona, smanjuje se difuzija (pokretljivost) CI-, a povec¢ava difuzija iona Na".
Nakon nekog vremena uspostavlja se ravnotezno stanje s konstantnom razlikom potencijala
izmedu dvije otopine.

U slucaju kada dolazi do nastajanja difuzijskog potencijala, taj potencijal doprinosi ukupnoj
razlici potencijala izmedu dviju elektroda galvanskog ¢lanka. Difuzijski potencijal moze se
smanyjiti uporabom tzv.solnog mosta (najcesc¢e sadrzi koncentriranu otopinu kalijeva klorida

jer ioni K™ i CI” imaju sli¢nu pokretljivost).
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3. KEMIJSKA KINETIKA

Brzina reakcije

Brzina kemijske pretvorbe:

£ = E - Lan (ekstenzivna veli¢ina)  (3.1)
dt v, dt
Brzina kemijske reakcije:
oo o = L9 Genzivna velicing)  (3.2)
VooV, dt
Brzina trosenja ili brzina nestajanja reaktanta R:
dcg
vy T T —— 3.3
R ” 3.3)
Brzina nastajanja produkta P:
dcp
UVp — — 34
P g (3.4)

Veli¢ine vr i1 vp su pozitivne, a predznak minus u jednadzbi (3.3) stoji zato jer je
promjena koncentracije reaktanta negativna.

Konstanta brzine reakcije i red reakcije

Za neku reakciju: A+2B+3C—-P+..
brzina reakcije je:

_ dc, _

_ldc, _ 1dc. _ dc, (3.5)
dt 2 dt 3 dt dt '

odnosno:
v=kc}cpcl (3.6)

gdje je k konstanta brzine reakcije, a red reakcije s obzirom na reaktant A, b red
reakcije s obzirom na reaktant B, a c red reakcije s obzirom na reaktant C. Ukupan
red reakcije, n, jednak je sumi redova reakcije s obzirom na sve sudionike reakcije:

n=a+b+c (3.7)

Red reakcije je empirijska veli¢ina, a odreduje se mjerenjem ovisnosti koncentracije
reaktanata, odnosno produkata reakcije o vremenu (npr. spektrofotometrijski,
fluorimetrijski, konduktometrijski, NMR, ...).

Jednadzba (3.6) predstavlja tzv. zakon brzine reakcije.
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Reakcija nultog reda

Za reakciju nultog reda prema jednadzbama (3.2, 3.5 1 3.6) vrijedi:

dc,

v = =kc, =k 3.8
|VA|dt A ( )

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

gdje je ca o pocetna koncentracija reaktanta, a Ca ¢ hjegova trenutna koncentracija.

CR

CR,0

t
Slika 3.1. Ovisnost koncentracije reaktanta o vremenu za reakciju nultoga reda.

Reakcija nultog reda je Cest slucaj u biokemijskim sustavima (enzimska kinetika).

Reakcija prvoq reda

Brzina reakcije:

dc,
== =kc 3.10
o o
U integriranom obliku gornju jednadzbu mozemo napisati kao:
Cap = Caoe (3.11)
odnosno
Incar=Incao—k || t (3.12)

Konstanta brzine reakcije prvog reda moZe se odrediti iz linearne ovisnosti In Cat O

vremenu.
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CR
CR,0 (a)

(b)

In(cg)

t t
Slika 3.2. Ovisnost koncentracije reaktanta (a) i logaritma koncentracije reaktanta (b) o
vremenu za reakciju prvog reda.

Vrijeme polureakcije, t,,, je vrijeme potrebno da se koncentracija reaktanta smanji na

polovicu pocetne vrijednosti:

N 5 Cao (3.13)

Za reakciju prvog reda:
In2

1/2 |VA | k (314)
Primjer: radioaktivni raspad

AN N (3.15)

dt
N, =N,e " (3.16)

gdje je N broj atoma, a A konstanta radioaktivnog raspada.
Vrijeme poluraspada:

t1/2 = T (317)
Reakcija drugog reda
a) Brzina reakcije:
dc, )
= = ke 3.18
AT (3.18)
U integriranom obliku:
L:L+k|VA|t (3.19)
C C
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CR,0
1/¢

CrR

1/¢y+

Slika 3.3. Ovisnost koncentracije i reciprocne koncentracije reaktanta o vremenu za reakciju

drugog reda.

Vrijeme polureakcije:

1
t,, = ———— 3.20
v v Jons (3.20)
b) Neka je za reakciju stehiometrije A + B — P brzina dana izrazom:
dc, dcg
v=- =- =kc,c 3.21
dt dt Ae (3.21)
Integriranjem gornje jednadzbe dobiva se:
1 Ca,C
In 2122 = ki (3.22)
CA,O - CB,O CA,OCB,I

U slucaju kada je cao = Cgp, zbog stehiometrije reakcije vrijedi cat = Cgy, pa se
jednadZba (3.21) mozZe svesti na jednadzbu (3.18).

Ako je koncentracija jednog reaktanta priblizno stalna tijekom reakcije, §to se postiZze
velikim suviskom tog reaktanta u odnosu na drugi (npr. mijeSanjem A i B tako da je
Cao > Cg, ), reakcija je pseudo-prvog reda:

A0

v=kc,c, =k'cy; k' =kc (3.23)

A0
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Mehanizam reakcije

Mehanizam reakcije je slijed molekulskih i/ili atomskih dogadaja, elementarnih
pretvorbi, koje zajedno ¢ine ukupnu pretvorbu.

Molekularnost je broj molekula (atoma) koje sudjeluju u elementarnoj pretvorbi.
Opéenito se molekularnost ne moze poistovjetiti s redom reakcije, osim kada se radi o
elementarnoj reakciji (pretvorbi).

Konsekutivni mehanizam: A—-B—->C—..—>P

Usporedni procesi:

~B—™P
A
vC—>0Q

Jednostavan reverzibilan proces: A+B =C

Brzina napredne reakcije:

U~ = K- caCs (3.24)

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

Efektivna brzina reakcije:
V=V~ — U (3.26)
U ravnoteZi je efektivna brzina jednaka nuli, pa je v- = v-—, iz Cega slijedi veza

izmedu konstanti brzina 1 koncentracijske konstante ravnoteze reakcije:

Koo fe ke (3.27)

ko c.cq
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Utjecaj temperature na brzinu kemijske reakcije

Ovisnost konstante brzine reakcije o temperaturi dana je Arrheniusovom jednadzbom:
k=Ae =/FT (3. 28)

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

Jednadzba (3.28) moZe se napisati kao:

Ik =In A-— (3. 29)
RT

Energija aktivacije i predeksponencijalni faktor mogu se odrediti iz linearne ovisnosti
Inko 1/T.

In k

E

a

R
odsjecak = In A

nagib = —

Slika 3.4. Ovisnost konstante brzine reakcije o temperawnri prema Arrheniusovoj

jednadzbi.

Teorije brzine reakcije

Teorija sudara
Teorija prijelaznog stanja
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Enzimska kinetika
Pretvorba supstrata (S) u produkt (P) katalizirana enzimom (E):
s —f>p (3.30)

Jednostavni mehanizam (Leonor Michaelis, Maud L. Menten, 1913.):

E+S &= ES —%> E+P (3.31)

K-y

G. E. Briggs i J. B. S. Haldane (1925.): stacionarno stanje (engl. steady state)

dc
dEs =0 =K,CCq ~ K ,Cpg K, Cpg (3.32)
t
Ceo = Cg T Cpg (3.33)
kl CE,O - CES CS - k*l + I(2 CES = o (334)
k.c.,C
O = — oS (3.35)
k., +k, tkcq
k,Ce ,C \%
0= K,Cp = — 2508 = YnCs (3.36)
ko Tk, te, K, *c
kl
gdje je
- maksimalna brzina: Vi = k,Cep (3.37)
. . - k*l + kz = _V
- Michaelisova konstanta: K, = ST Ky = ov=-—" (3.38)
2
1
v
Vim
Vm
2
Cs

Kwm

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

1) H. Lineweaver i D. Burk:

1_ K, 1

v V¢, V.
2) G. S. Eadie:

v__ v VYV,

c K K

Slika 3.6. Linearizirani oblici jednadzbe (3.36).

(3.39)

(3.40)
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