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Naslov disertacije
Ispitivanje Kinetike i modeliranje reakcije kalijum-jodida i vodonik-peroksida u kiseloj

sredini

Rezime
Ispitivanje kinetike i modeliranje reakcije izmedu kalijum-jodida i vodonik-

peroksida izvrseno je u kiseloj sredini (pH= 3,03) na sobnoj temperaturi.

KoriS¢enjem EPR spin trap tehnike i1 upotrebom spinskih hvataca BMPO 1
DEPMPO, u ovom radu, su detektovane reaktivne kiseoni¢ne radikalske vrste (HOe i
HOO-) u kalijum-jodid — vodonik-peroksid sistemu. Detekcija radikala ¢ini dobru
osnovu za postavku novog detaljnijeg, radikalskog modela reakcije izmedu kalijum-
jodida i vodonik-peroksida.

Postavljanjem eksperimenta za istovremeno pracenje Cetiri reakcione vrste, I, Iy,
I i O, i konstrukcijom odgovaraju¢ih kinetickih krivih omogucena je provera
postuliranog radikalskog modela. Postulirani radikalski model ima neradikalsko jezgro,
koga ¢ine Cetiri hemijske jednaCine (6 reakcija raCunaju¢i i povratne), literaturno
neraskidivo povezane sa ispitivanim sistemom. Radikalski model ima 18 reakcija (12
radikalskih + 6 neradikalskih) od ¢ega je ¢ak 15 konstanti brzina preuzeto iz literature, a
preostale tri su optimizovane u ovom radu. Dobijeni rezultati pokazuju da uvodenje
radikalskih vrsta u modeliranje reakcije izmedu kalijum-jodida i vodonik-peroksida
znaajno povecava slaganje eksperimentalnih i simuliranih kinetickih Krivih,
prvenstveno za kiseonik. lako na pocetku prisutne u maloj koncentraciji, reaktivne vrste
radikala mogu da iniciraju i povezuju razli¢ite reakcione puteve i time utiCu na tok

reakcije.

U reakciji izmedu kalijum-jodida i vodonik-peroksida u kiseloj sredini na sobnoj
temperaturi, doprinos slobodnih radikala se direktno ogleda u koli¢ini izdvojenog
kiseonika (jodne vrste se solidno simuliraju i neradikalskim modelom, tj. neradikalskim
jezgrom). Uvodenje radikalskih reakcija omogucéuje detaljniji uvid u odvijanje
ispitivanog procesa i njegovu kontrolu, a buduéi da je ispitivana reakcija deo mnogo

slozenijih sistema otvaraju se novi pravci u modeliranju njihove kinetike.
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Title
The Investigation of Kinetics and Modeling of Potassium lodide and Hydrogen
Peroxide Reaction in Acidic Medium

Abstract
The investigation and modeling of reaction between potassium iodide and
hydrogen peroxide is performed at room temperature in acidic medium (pH= 3,03).

Reactive oxygen species (HO+ and HOO¢*) were directly detected in iodide-
hydrogen peroxide reaction system by using EPR spin-trap technique with BMPO and
DEPMO spin trap. Free radical detection is the most important part in this dissertation
because it gives good starting point for new radical model of the reaction between
potassium iodide and hydrogen peroxide.

The postulated radical model was successfully tested by using experimental
monitoring for reaction species I, I, I3~ and O, and by the construction of the Kkinetic
curves for these species. Postulated radical model has non-radical core formed from
four chemical reactions which are strongly connected with the investigated system as
well as with literature. The radical model has 18 reactions and the values of rate
constants for 15 of them were obtained from the literature, but the values of rate
constants for other 3 reactions were estimated by optimization process during
simulations in this dissertation. The experimentally obtained results demonstrate that
introduction of radical species in the modelling of potassium iodide — hydrogen
peroxide reaction significantly increases agreement between experimental and simulated
results for oxygen (iodine species are well simulated without radicals). While free
radicals are present in small amount at the begging of the reaction, their concentration
as well as their influence on the reaction course can be significantly increased trough

radical loops and propagation steps.

In the reaction between potassium iodide and hydrogen peroxide in acidic
medium at room temperature, the contribution of radical species can be noticed by the

amount of the created oxygen (simulation of the iodine species can be performed very



well by the non-radical model or in other words non-radical core). The introduction of
the radical reactions provid detailed insight into the investigated process and its control,
furthermore the analyzed reaction represents one part of the very complex chemical

systems and new directions in modeling are opened.
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1. Uvod u problematiku

Izucavanje reakcije izmedu Kalijum-jodida i vodonik-peroksida je deo opste
hemije joda. Ispitivana reakcija je slozen proces i sastoji se od niza elementarnih
stupnjeva. Reakcije kalijum-jodid — vodonik-peroksid sistema su deo mnogo
hemiji mora'? i atmosferskoj hemiji*’. Jod je jedan od vaznijih produkata fisije i
poznavanje radiohemije joda bitan je Cinilac u predvidanjima evolucije radioaktivnih
jodnih vrsta u sludaju nuklearnih nezgoda®°. Poznato je da jod ima bitnu ulogu i u
7ivim organizmima'™. Jodne vrste udestvuju u jodatnim i perjodatnim hemijskim

oscilatorima®®*°

¢iji se mehanizam jo§ uvek intenzivno istrazuje. U tom smislu,
karakterizacija kinetike reakcija koje se odvijaju u procesu oksidacije jodida vodonik-
peroksidom umnogome doprinosi predvidanju vremenske evolucije slozenih sistema i

generalnom poznavanju hemije joda.

U uvodnom delu ovog rada, velika se paznja obraca na dosadas$nja saznanja
opSte hemije joda. Da bi se ispitalo ponaSanje kalijum-jodid — vodonik-peroksid
sistema, potrebno je razmotriti moguca oksidaciona stanja koja ova hemijska vrsta moze
da zauzme u reakciji sa vodnikperoksidom. Za opisivanje i predvidanje ponaSanja
reakcija ispitivanog sistema neophodno je kombinovati i termodinamicki®® i kineticki
pristup?’. Termodinamicki pristup govori o spontanosti odredenih procesa, dok se

kineticki bavi njihovom brzinom.

S obzirom da je reakcija izmedu kalijum-jodida i vodonik-peroksida podsistem
mnogo sloZenijih jodatnih oscilatora,”?? deo Gitaoteve paznje bie usmeren i na

karakterizaciju dva najpoznatija jodatna oscilatora.



1.1. Oksidaciona stanja joda

27-29

Zbog izrazite reaktivnosti halogena, jod stupa u reakcije sa gotovo svim

31 . -
3031 Jod se moze naéi u

elementima. U prirodi se javlja samo u vidu jedinjenja.
jedinjenjima sa pozitivnim oksidacionim brojem i u jedinjenjima sa negativnom
stupnjem oksidacije, kao jodid-jon. Zbog mogucnosti postojanja viSe oksidacionih

stanja od -1 do +7, hemija joda je jako sloZena.

Zbog lakoce prelaska iz jednog u drugo oksidaciono stanje, prisustvo joda
usloznjava procese u reakcionim Sistemima. Da bi se ispitala kinetika reakcije izmedu
kalijum-jodida i vodonik-peroksida, neophodno je razmotriti sva oksidaciona stanja koja

mogu da zauzmu pomenute hemijske vrste.

Postojanje viSe oksidacionih stanja joda od -1 do +7, omogucava da jod sa
drugim elementima gradi niz molekulskih, jonskih i jako reaktivnih radikalskih vrsta.®"
%! Tako na primer, u kiseloj sredini, jod u kombinaciji sa samo dva elementa vodonikom
i kiseonikom (tipi¢nim za vodonik-peroksid), moze graditi ¢itav niz hemijskih vrsta: HI,
I, 13, Iz, 1,H20, 1,0H, 1,07, 1s*, 15", 15", I*, H.0l*, HOI, O, 1,0,, HIO,, 1057, 1,04,
HIO;, 105, 107, 1,05, HIO4, 1047, HIOs™, 105%, 1+, 15, 10¢, 10, itd.*

Molekuli u kojima je jod u neparnom oksidacionom stanju +1, +3, +5 i +7 imaju
paran broj elektrona, odnosno sve sparene elektrone. Ovo ¢e u znatnoj meri uticati na
stabilnost odredenih jodih vrsta. Pod pojmom stabilan podrazumeva se da se jedinjenja
joda mogu sintetisati 1 izolovati u odredenoj koli¢ini. Vrste sa parnim stupnjem
oksidacije kao §to su I, Iy, 10e, 102+ imaju neparan broj elektrona i nestabilne su.*®
Poznato je da radikali mogu da sprezu razlicite reakcione puteve i stoga bitno uti¢u na
tok ukupnog procesa.®* Zbog svoje velike reaktivnosti, vrste jodnih radikala
predstavljaju bitan Cinilac u ispitivanju Kinetike joda, a izmedu ostalog i reakcije

kalijum-jodida i vodonik-peroksida.



1.1.1. Oksidacioni broj -1

Polazno jedinjenje u ispitivanju reakcije izmedu kalijum-jodida i vodonik-
peroksida je jedinjenje joda sa najnizim stupnjem oksidacije, tj. -1. Zbog toga, prvo ¢e

biti reci o jedinjenjima joda sa ovim oksidacionim brojem.

Stupanj oksidacije -1 predstavlja najstabilnije stanje joda. Odgovarajuce soli —
jodidi, dobijaju se iz jodovodoni¢ne (jodidne) kiseline. Ova kiselina nastaje uvodenjem
gasovitog jodovodonika u vodu. Rastvaranje jodovodonika je jako egzoterman proces.*
U vodenom rastvoru jodidna kiselina je jaka kiselina (K:~10% i najjada je od svih
halogenidnih kiselina, pri ¢emu dominantan uticaj na jaCinu kiseline ima smanjenje
energije H-X veze. Jodidni jon je jako redukciono sredstvo (Tabela 1.), pa se reakcija
oksidacije sa kiseonikom deSava lako, pogotovo pod uticajem svetlosti. Zbog toga se HI
mora cuvati u tamnim bocama. Koncentrovana jodovodoni¢na kiselina se moze

komercijalno naci sa slede¢im sadrzajem 47 mas. % HI (p=1.70 g/cm?’).31

Jodovodonk se po pravilu dobija dejstvom kiselina na soli koje sadrze jodidni
jon, najces¢e kalijum-jodid (KI). Za proizvodnju Hl koristi se neka neoksidujuca
kiselina, tj. kiselina koja nece nastali produkt prevesti u viSa oksidaciona stanja.

Najpogodnija je fosforna kiselina, H3PO,.

Skoro svi metali grade jodide. U takvim jedinjenjima i veze mogu biti razlicite
od potpuno jonskih do kovalentnih, veoma slabo polarnih. Stoga, jodidi imaju vrlo
razli¢ita fiziCko-hemijska svojstva. Vecina jonskih jodida je dobro rastvorna u vodi.

Slabo su rastvorljivi jodidi koji sadrZe katjone Pb*", Ag* i Hg,*".

Jon I" ima Cetiri elektronska para, pa se moze ponaSati kao ligand, gradeci
naj¢eSce tetraedarske komplekse. Medutim, ligandno polje ovih jona je slabo,
kompleksi su uglavnom nestabilni. Zbog prisustva vise elektronskih parova, jodidni joni
mogu imati ulogu mosta izmedu dva centralna jona, ¢ime ulaze u sastav binuklearnih ili

polinuklearnih kompleksa.?’

Jodovonik, jodidna kiselina, kao i njene soli - jodidi imaju veliku i raznovrsnu

primenu u industriji, laboratoriji i svakodnevnom Zivotu.



1.1.2. Oksijodne kiseline i njihove soli

U prisustvu jakih oksidacionih sredstava jodidi mogu graditi jedinjenja sa viS§im
oksidacionim stanjem joda. U jedinjenja joda sa pozitivnim stupnjem oksidacije spadaju
oksijodne kiseline, kao i njihove soli. Zbog parnog broja valentnih elektrona
karakteristicni oksidacioni brojevi su +1, +3, +5 i +7. U tabeli 1. date su formule
najpoznatijih oksijodnih Kiselina, njihova nomenklatura i nazivi odgovarjuc¢ih soli.
Samo manji broj kiselina je dobijen u Cistom obliku, ostale se razlazu pri pokuSaju

koncentrisanja rastvora.

Tabela 1. Pregled oksijodnih kiselina i njihovih soli ("su oznacene nestabilne vrste) *°

Oksidacioni Oksijodna kiselina .
br. hemijska formula naziv
+1 HIO" hipojodasta hipojoditi
+3 HIO," jodasta joditi
+5 HIO; jodna jodati
HIO, metaperjodna metaperjodati
o HslOg ortoperjodna ortoperjodati

Svi joni tipa 107, 107, 103 i 104 imaju priblizno tetraedarski raspored atoma
kiseonika i slobodnih elektronskih parova oko atoma joda. To znaci ako se posmatra
samo oblik molekula, jon 10, ima ugaonu geometriju sli¢nu molekulu vode, jon 103’
ima oblik piramide (kao NHs), dok je jon 10, tetraedarski (Slika 1.). Zbog velikog
radijusa, oko atoma joda ima mesta za viSe od Cetiri kiseonika. Stoga se jedinjenja joda

sa oksidacionim brojem +7 javljaju u dva oblika (Tabela 1.). 23!

H & .3

107 10, 105 104

Slika 1. Strukture i formule anjona oksikiselina joda®’



Prema Pauligovom pravilu jacina oksikiselina proporcionalna je razlici izmedu
broja atoma O i broja atoma H u formuli kiseline. Ako se kiselina prikaze ops$tom
formulom H,lOn, onda se priblizna vrednost konstante jonizacije moZe proceniti na

osnovu sledeée tabele™:

Tabela 2. Procena jacine oksikiseline H,lOn po Paulingovom pravilu®

m-n Jacina Kkiseline
3 vrlo jaka (K, > 10%)
2 jaka (Ka > 1079
1 slaba (107 > K, >107)
0 vrlo slaba (K, < 107)

Kiseline navedene u tabeli 1. ponasaju se u skladu sa ovim pravilom, §to znaci
da njihove konstante jonizacija rastu sa porastom oksidacionog broja, a perjodna

kiselina spada u vrlo jake kiseline.*

Sva jedinjenja joda sa pozitivnim oksidacionim brojem su izrazita oksidaciona
sredstva. Jasno je da je broj mogucih reakcija veliki. Bi¢e predstavljene samo

najvaznije.

1.1.3. Oksidacioni broj +1

Najpoznatije jedinjenje ove grupe je hipojodasta kiselina, HIO (Tabela 1.). Ova
kiselina moze nastati oksidacijom jodnih jedinjenja sa oskidacionim stanjem -1 (kao $to
je jodid pocetno prisutan u jodid-peroksid sistemu) ili redukcijom vrsta u kojima je
oksidacioni broj joda ve¢i od +1. Jedan od najranije uocenih nacina za dobijanje
hipojodaste kiseline je disproporcionisanje molekulskog joda. 27°3!
Disproporcionisanjem molekulskog joda u vodi dobija se hipojodasta

kiselina®®3:

l, + H,0 <> H' + 1"+ HIO (1.1.1)



Konstanta ravnote’e za ovu reakciju je manja od 1-10*. Dodatkom alkalija (t].
uklanjanjem H” jona) stanje ravnoteze se lako pomera u desnu stranu. Situacija se
dodatno komplikuje zbog izrazene tendencije hipojodaste kiseline (HIO) da dalje
disproporcionise pogotovo u alkalnoj sredini:

3HIO <>21 +105 +3H" (1.1.2)

Odigravanje ove reakcije je energijski veoma povoljno, §to daje i velike vrednosti za
konstantu ravnoteze. Interesantno, pogotovo za oscilatornu Bray-Liebhafsky reakciju
(T=60 °C)***®, da se ove reakcije pod odredenim uslovima odigravaju relativno brzo na

povisenim temperaturama.

U nekim slucajevima prisustvo I” jona ne ometa primenu hipojodastog jona, pa

se 10" moze dobiti jednostavnim uvodenjem I, u rastvor baze: 23!

I+ 2 OH — [0 + I+ H,0 (1.1.3)

Hipojodasta kiselina neuporedivo je slabija od svojih analoga, hipohloraste i
hipobromaste kiseline. To znaci da je hipojodasti jon jaka baza i njegova reakcija sa

vodom, moze se prikazati jednac¢inom: 3
10" + H,O — HIO + OH" (1.1.4)

Hidroliza ovog jona je toliko jaka da se i u hladnim rastvorima stvara dovoljno
hipojodaste kiseline koja oksiduje viSak IO0™ do jodata. Nadeno je da se ¢ak 30%
hladnog rastvora kalijum-hipojodita nakon jednog sata oksidovalo do jodata. Poredenja
radi, 50% hladnog rastvora natrijum-hipohlorita oksiduje se u hlorat ali tek nakon tri
godine!®®*! Zhog ovog, je nemoguée Cuvati hipojodastu kiselinu i njene soli u duzem
vremenskom periodu. Primena oksidacionih svojstava ovih jedinjenja je viSe nego
ograni¢ena, takode ograni¢eno je i isipitivanje kinetike reakcija hipojodaste kiseline.*
Hipojodasta kiselina ima bitnu ulogu u slozenim oscilatornim reakcijama, kao §to je
Bray-Liebhafski i Briggs-Rauscher reakcija.?2?®*"*® |spitivanje procesa oksidacije
hipojodaste kiseline u ovim procesima je od kljuéne vaznosti za razumevanje njihove
dinamike. Takode, HIO je jedan od inicijalnih intermedijera i u reakciji oksidacije
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jodida vodonik-peroksidom koja je predmet ovog rada. Na pronalazenju senzora
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koji bi detektovali HIO u reakcionom sistemu, intenzivno se traga. Takode, traze se



I adekvatni postupci pripreme ciste HIO koji bi omogucili ispitivanje kinetike ove jodne

vrste. 374

1.1.4. Oksidacioni broj +3

Jedinjenja u kojima jod ima oksidacioni broj +3 su najmanje stabilna jedinjenja.
Jod u +3 oksidacionom stanju se delimi¢no moze stabilizovati u koncentrovanoj
sumpornoj kiselini rastvaranjem odredene koli¢ine molekulskog joda (I2) i kalijum
jodata (K103). Za ovu stabilizaciju neophodan je veliki viSak jodata (odnos KIOj3 i Iy,

mora biti veéi od 4:1), pri Gemu nastaje (10),SO;. **

U distom obliku, jodasta kiselina HIO, nije sintetisana zbog moguceg

disproporcionisanja (1.1.5), ali i brzih reakcija sa komponentama poc¢etno prisutnim u

sistemu: 273!

2 HIO, — HIO + H' + 105 (1.1.5)
Nastali HIO moze da disproporcioniSe po (1.1.2), ali i da reaguje sa HIO:

HIO, + HIO - H" + 105" + I (1.1.6)
Takode, u literaturi *’ postoji veoma brza reakcija HIO; sa jodidima:

HIO, + I' — 2 HIO (1.1.7)

Broj moguéih reakcija u kojima ucestvuje HIO, je veliki, §to dodatno
onemogucuje sintetisanja jodaste kiseline u ¢istom obliku. Takode, posto su reakcije
koje se zele ispitati pracene (ili maskirane) dugim procesima, ovo jako oteZzava
dobijanje kinetickih parametara (konstanti brzina, brzina, energija aktivacije) reakcija u

kojima se javlja HIO..

1.1.5. Oksidacioni broj +5

Jedinjenja joda sa stupnjem oksidacije +5 najlakSe dobijamo uvodenjem

molekulskog joda u vrele rastvore baza:

31b+60H — 103 +51"+3H0 (1.1.8)



Metoda je industrijski neefikasna jer se na jedan jon 105™ dobija 5 jona 1%

Jedinjenja joda sa oksidacionim brojem +5 mogu se dobiti i oksidacijom I,

pomocu vrlo jakih oksidacionih sredstava: konc. HNO3, H20; ili Oa:
I+ 10 H" + 10 NO3 — 2 H" + 2 105" + 10 NO; + 4 H,0 (1.1.9)

Jodati su u Kiseloj sredini, slabija oksidaciona sredstva od hlorata, pa mogu

nastati 1 oksidacijom joda pomocu hlorata.

Za razliku od svojih analoga bromne i hlorne kiseline, jodatna (jodna) kiselina,
HIO3 je mnogo slabija. Moze se dobiti u ¢vrstom stanju, a zagrevanjem gubi vodu i
prelazi u jod(V)-oksid, 1,0s. Ovaj oksid je do sada jedini sigurno okarakterisan oksid
joda:

2 HIO3(5) — 1,055 + H20 (1.1.10)

Po jednoj pretpostavci, smatra se da su ostali oksidi joda koji se ¢esto navode u literaturi
kao 1,04 i 1,09 najverovatnije jodati koji reaguju sa 10" i I**, pa bi se formule ovih
jedinjenja mogle pisati i kao 107103 i I**(103)s. * Takode, u literaturi* se moze naéi i

da su ostali oksidi joda, nastali terminacijom odredenih jodnih radikala.

Jodatna kiselina se dobro rastvara u vodi. U razblazenim vodenim rastvorima
disosuje na H* i 103 jone i jak je elektrolit. Interesantno je napomenuti da jodatna
Kiselina u koncentrovanijim rastvorima ima tendenciju polimerizacije. Zbog mogucnosti
polimerizacije postoji Citava serija kiselih jodata opsSteg tipa MIOz-n(HIO3), npr.
KIO3-HI10s3 ili KIOg-2H103. %

U kiseloj sredini joni 103 su prilicno jaka oksidaciona sredstva i mogu da

oksiduju odgovarajuce jodid-jone:

|05 + 51" + 6H" — 31, + H,0 (1.1.11)

Ove reakcije se koriste u analititkoj hemiji, a takode i za dobijanje elementarnog I,. >

Reakcija (1.1.11) se sastoji iz vise stupnjeva, naziva se i Dushmanova reakcija’®*® i
podsistem je oscilatorne Bray-Liebhafsky reakcije.***° Razlaganje vodonik-peroksida, u

prisustvu jodata u kiseloj sredini, ili Bray-Liebhafsky (BL) reakcija, obiluje stabilnim



103, 12, I', 13" i mnostvom nestabilnih, jako reaktivnin HIO, HIO,, 1,0, 102+, HOO- itd.

jodnih i kiseoni¢nih vrsta.

1.1.6. Oksidacioni broj +7

Sa stupnjem oksidacije +7 jod gradi perjodate. Perjodna (perjodatna) kiselina se,
zbog veli¢ine atoma joda 1 mogucnosti da bude okruzen sa viSe kiseoni¢nih atoma,
javlja u dva oblika: metaperjodatna, HIO, i ortoperjodatna, HsIOg (Tabela 2.).2"
$'Metaperjodatna kiselina je znatno jaga od ortoperjodatne koja je slaba kiselina (K;=

5,1-10™). Ravnoteza izmedu ova dva oblika kiseline je odredena reakcijom hidratacije:*

HIO, + 2 H,0 <> HslOg (1.1.12)

Zagrevanjem, ortoperjodatna prelazi u metaperjodatnu kiselinu. Meta-oblik

daljim zagrevanjem otpusta kiseonik i prelazi u jodatnu kiselinu HIO3, koja po reakciji
(1.1.10) gradi 1,0s:

2 HI04 — HIO; + O; — 1,05 + H,0 (1.1.13)

Ortoperjodatna kiselina je petoprotonska kiselina i u zavisnosti od broja

supstituisanih vodonikovih atoma metalom, moZze graditi razlicite soli.

Ortoperjodati se mogu dobiti elektrohemijskom oksidacijom jodata u baznoj

sredini:
105" + 60H — 106> + 3H,0 + 2¢” (1.1.14)

Perjodati su jaka oksidaciona sredstva (pogotovo u kiseloj sredini), pri ¢emu se

redukuju u jodate.*

1.1.7. Radikali joda

Slobodni radikali su hemijske vrste koje sadrze jedan ili viSe nesparenih
elektrona. U ove sisteme spadaju atomi, molekuli, joni, razli¢iti tackasti defekti u

kristalima, itd. Radikali mogu postojati u tri oblika, kao neutralni (nenaelektrisani),



pozitivno nalelektrisani (radikalski katjoni) ili negativno naelektrisani (radikalski

anjoni). **

Velika je zabluda da su svi slobodni radikali izrazito reaktivne vrste. Reaktivnost
radikala varira u Sirokom ospegu, dok odredeni radikali pokazuju trenutnu reakaciju, tj.
jako su reaktivne vrste (kao $to su HOe, I¢), postoje i stabilne radiklaske vrste koje ne
reaguju danima (npr. 4-okso-2,2,6,6-tetrametilpiperidin-N-oxil ili TEMPON, di(fenil)-
(2,4,6-trinitrofenil)iminoazanium ili DPPH radikal).”"™ Stabilnosti odredenih organskih
radikalskih vrsta doprinose sterni i elektronski efekti.

Jasno je da prisustvo nesparenih elektrona ukazuje na postojanje slobodnog
radikala, medutim, postavlja se pitanje kako oni nastaju? Jedan od najces¢ih naina za
dobijanje slobodnih radikala je homoliza kovalentne veze. Uz odgovarajucu energiju u
obliku svetlosnog kvanta (hv) ili toplote, dolazi do pucanja kovalentne veze i zajednicki
elektronski par biva podeljen. Energija koju je neophodno dovesti sistemu, mora biti
veéa od energije veze da bi do homolize doslo.”* S obzirom da je homoliticko cepanje
inicijalni na¢in za dobijanje slobodnih radikala, za razumevanje Kinetike ovih vrsta

vazno je poznavanje energije veze i faktora koji uti¢u na reaktivnost radikala.

Jod, u jedinjenjima, moze da bude sa parnim stupnjem oksidacije, tj. da ima
nesparen broj elektrona, ovakve vrste nazivamo radikali joda.>*>" Ove hemijske vrste se
odlikuju izrazitom reaktivnos¢u. Medutim, ne treba ih iskljuciti kao vrste koje
potencijalno kratko egzistiraju u jodid-peroksid sistemu, jer zbog velike reaktivnosti

mogu bitno da uticu na kinetiku ove reakcije.

Tokom poslednje decenije, obraca se velika paznja na reaktivne jodne vrste
(RIS) Ie, 10, 10,¢, pogotovo od kad su detektovane u atmosferi u geografskim
oblastima u kojima su jodna jedinjenja prisutna kao rezultat metabolickih ili
industrijskih procesa.®"**> Ove vrste smatraju se vaznim u razgradnji 0ozona®**®* (Os) i

poznavanje njihove Kkinetike je imperativ savremene atmosferske hemije.

Smatra se da jedan deo jodnih vrsta u atmosferi priobalja poti¢e iz razli¢itih

morskih algi.*> ©2

razli¢ite, od molekulskog joda, I, do organo-jodida, CHsl, CHzl,, CH,CIl, CH,Brl

Polazne hemijske vrste za nastanak jodnog radikala I-, mogu biti
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razli¢itog vremena zivota i koncentracije u atmosferi. 1z ovih vrsta pod dejstvom

svetlosti (fotolizom) nastaje I+, a iz njega i ostale oksijodne vrste (Slika 2.).

Na slici 2., prikazana je uproSecena Sema mogucih reakcija jodnih vrsta u
priobalju mora, zasnovana na dosadasnjim saznanjima. Nedavno izmerene znacajne
koli¢ine, jodnog monoksida, IO+ iznad okeanskih povr§ina, ukazala su na vaznost ovog
jodnog radikala u troposferi. Smatra se da 10+ radikal nastaje iz jodnog radikala i ozona,

. v . . . 4
i da uéestvuje u ciklusu razgradnje ozona.®

lultrafine Gestice|

Atmosfera

Nk TE S ST SN Y S S

1 makro / mikro alge led 7 smeg

(0)70F) | I AVAVAVAVAVAVAVAVAVAVAVAVAVAY

l L, CH,L, CH,IX, CH]], ... ‘ 2

Slika 2. Reakcije jodnih vrsta u priobalju mora®

Da bi se uticalo na ciklus razgradnje ozona, pored atmosferskih merenja,
neophodna su laboratorijska ispitivanja kinetike, tj. pronalzenje konstanti brzina
odredenih procesa, kvantno-mehanicki proracuni, kao i dobro poznavanje fotohemije 1
opSte hemije jodnih vrsta. Intenzivno se traga i na rasvetljavanju uloge viSih jodnih
oksida 1,0x, x=2-5. Za vise jodne okside, 1,0,, 1,03 i 1,04 smatra se da nastaju
rekombinacijom 10« i 10, radikala. Jod(Il) oksid, 1,0, nastaje rekombinacijom dva
[Oe, 1,03 rekombinacijom 10« i 102¢, a 1,04 ¢ine dva 10;e. Reakcije nastanka ovih

jodnih oksida su egzotermne.®® Termodinamitki podaci za standardne entalpije
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formiranja jodnih oksida, dobijeni su eksperimentalno samo za 10« i 10, ostale

entalpije formiranja izraCunate su koriS¢enjem kvantno-mehanicke teorije“‘r’;63 i
ukljucuju spin-orbitno kuplovanje joda. Ovo ujedno ukazuje i na nedostatak

eksperimentalno dobijenih podataka.

Veliki izazov je ispitivanje uloge joda u Cesticama aerosola i transformacija
(kondenzacija) u vodenu fazu, tokom ciklusa kruzenja vode u prirodi. Jodne vrste koje
mogu biti prisutne u aerosolu su I°, HIO, I, ICI, IBr, 105" (Slika 2.). Medutim, s obzirom
na veliku reaktivnost HIO, kao i na ¢injenicu da su I, ICI, 1Br slabo rastvorni u vodi (a i
fotohemijski aktivni) jedine vrste koje bi mogle da se akumuliraju u aerosolu su jodidi,
Ii jodati, 105 **® Medutim, postoji problem odredivanja koja od ovih jodnih vrsta se
dominantno akumulira jer je sadrzaj jodida i jodata u padavinama promenjiv i varira u

velikom opsegu. ®

Globalno gledajuéi, i1 dalje postoji raskorak u razumevanju jodnih reakcija u
tecnoj vodenoj fazi, Cesticama aerosola, kisi i snegu, koja su takode ocigledna 1 u
nedostacima predvidanja postojecih modela.****® Takode, neophodno je povezivanje
reakcija u aeroslu i na granicama faza, sa postoje¢im znanjem o atmosferskoj hemiji

reaktivnih neorganskih i organskih jodnih vrsta.

S obzirom na postojanje vodonik-peroksida u Gesticama aerosola***®®’

(prisustvo vodonik-peroksida je posledica zagadenja vazduha, znacajne koncentracije
H,O, ~ 0,1 mM su izmerene u kisnici), kao i na nerasvetljenu ulogu akumuliranog
jodida u istim, ispitivanje kinetike reakcije izmedu jodida i vodonik-peroksida, koja je

predmet ovog rada, obogacuje saznanja o mogucim reakcijama u aerosolu.

1.2.  Vodonik-peroksid

Vodonik-peroksid (H,O,) je drugi reaktant u ispitivanoj reakciji. Poznavanje
opstih karakteristika, oksido-redukcione sposobnosti, kao i vrsta koje se mogu formirati
iz vodonik-peroksida, olakSava razumevanje ispitivane reakcije izmedu jodida i

vodonik-peroksida.
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Vodonik-peroksid (H20;) je plavicasto, u razblazenoj formi bezbojno, tecno
jedinjenje vodonika i kiseonika. Molekul vodonik-peroksida je nelinearan, neplanarne
stukture i odlukuje se C2 simetrijom.”® Uglovi veze, mogu da variraju pod uticajem
vodoni¢nih veza izmedu molekula H20,. S obzirom da su molekuli u gasu dovoljno
udaljeni i ne formiraju vodoni¢ne veze, molekulska struktura gasovitog, tecnog i

kristalnog vodonik-peroksida se razlikuje. 2%

U vodenim rastvorima vodonik-peroksid pokazuje razli¢ito ponasanje u odnosu
na ¢ist HyO,. Razlicito ponasanje uslovljeno je uticajem vodoni¢nih veza izmedu
molekula vode i vodonik-peroksida. Cist vodnik-peroksid ima pH = 6,2, tj. ponasa se

kao slaba kiselina, dok u razblazenim vodenim rastvorima pH moze pasti i ispod 4,5.

1.2.1. Reakcije vodonik-peroksida

Jedna od znacajnih reakcija, kao i vu¢na sila mnogih slozenih procesa, je

razlaganje vodonik-peroksida na vodu i kiseonik:
2H,0, - 2H,0+0, (1.2.1)

Tokom ovog procesa jedan molekul vodonik-peroksida se oksiduje do kiseonika,
dok se drugi redukuje do vode. Dekompozicija vodonik-peroksida je izrazito
termodinamicki povoljna (AH’= 98,2 kJ mol™, a AS’= 70,5J mol*K™).*° Brzina
razlaganja zavisi od koncentracije vodonik-peroksida, od temperature (na niZim
temperaturama proces je usporen), pH rastvora, kao i prisustva necistoca i stabilizatora.
Razlaganje vodonik-peroksida se brze odvija u baznoj sredini, pa se Cesto kiseline
dodaju kao stabilizatori. Supstance koje najvise katalisu razlaganje su prelazni metali i
njihova jedinjenja.”® U Zivim organizmima reakcija (1.2.1) je katalizovana enzimom
katalaza, pronadenim u jetri. Tokom katalizovanja procesa, dekompozicije H,O,, mogu
nastati izrazito reaktivni slobodni radikali HO« (hidroksil) i HOO- (hidroperoksil).”

U kiseloj sredini, H20- je jedan od najjacih oksidacionih sredstava, jaci je i od
hlora, hlordioksida i kalijumpermanganata! Zbog svoje izrazite oksidacione sposobnosti
H,O, spada u reaktivne kiseoni¢ne vrste, zajedno sa hidroksilnim HOe i

hidroperoksilnim HOO- radikalima. Pored toga Sto je jako oksidaciono sredstvo,
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vodonik-peroksid se moze koristiti i kao redukciono sredstvo. U vodenim rastvorima
moze da oksiduje ili redukuje razliCite neorganske jone. Kada deluje kao redukciono
sredstvo, reakcija se odvija uz izdvajanje gasovitog kiseonika (O,).

Mnoge reakcije koje ukljuc¢uju vodonik-peroksid povezane su sa raskidanjem
relativno slabe jednostruke O-O veze,”® pri demu nastaje hidroksilni radikal HOe. Ovaj
radikal je neutralan oblik hidroksilnog jona (HO"), izrazito je reaktivan i stoga
kratkoZive¢i. Bez obzira na kratko vreme Zivota, HO< ¢ini vaZan deo hemije radikala 1
prekursor je mnogih atmosferskih’*"® i biohemijskih procesa’®"”,

Reakcije u kojima ucestvuje vodonik-peroksid, pored izdvajanja molekulskog
kiseonika, vode i HOe radikala, moze da prati i formiranje hidroperoksilnog radikala
(HOO¢). Ovaj radikal moze nastati transferom atoma vodonika na molekulski kiseonik,
zatim, transferom atoma kiseonika na hidroksil radikal (HOe¢), ali i protonovanjem
superoksidnog anjona (O ¢). Superoksidni anjon (radikal) nastaje oksidacijom vodonik-
peroksida u jednoelektronskom aktu. Superoksidni radikal O, <, i hidroperoksilni

radikal HOO+ se u vodenom rastvoru nalaze u ravnotezi (1.2.2), pKa = 4,88: '
O, * + H,O0 & HOO* + OH" (1.2.2)

Sto zna¢i da u vodenim rastvorima egzistiraju oba oblika O, « / HOOe, a u zavisnosti od
pH sredine, ravnoteza je pomerena u levu ili desnu stranu. U kiseloj sredini dominantan

je hidroperoksilni oblik.

1.3. Oksidacija i redukcija

Jod je element koji se moze naci u razli¢itim oksido-redukcionim stanjima. Zbog
mogucnosti prelaska iz jednog u drugo stanje, prisustvo joda usloZnjava procese u
reakcionim sistemima. SloZenost mogucih reakcija je utoliko veca ukoliko u sistemu
postoji neka oksido-redukciona vrsta, kao $to je vodonik-peroksid. Reakcije u kojima
ucestvuju jodne i kiseoni¢ne vrste su oksido-redukcione ili redoks rekacije, s obzirom

da dolazi do promene oksidacionog broja joda u njima. Akcenat ovog poglavlja bi¢e na
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termodinamic¢kim i kinetickim uslovima odigravanja redoks reakcija. Da li je neka
reakcija termodinamicki povoljna ili ne, od velikog je znaCaja za razumevanje i
predvidanje ponasanja mnogih hemijskih vrsta, pa izmedu ostalog i kalijum-jodid -
vodnik-peroksid sistema. Takode, ovaj pristup daje na¢ine za komibinovanje razli¢itih
jodnih i peroksidnih vrsta, kao 1 mogucnost predvidanja njihove medusobne

reaktivnosti.?% 790

Za ispitivanje slozene reakcije, reakcije koja se sastoji iz viSe elementarnih
stupnjeva, kakva je reakcija izmedu kalijum-jodida i vodonik-peroksida, posebnu
paznju treba posvetiti uslovima pri kojima su odredeni elementarni hemijskih procesi
spontani (termodinamicki povoljni). Hemijske reakcije mogu imati prirodnu tendenciju
da se odvijaju ili ne. Odredeni hemijski proces mozZe biti spontan, a 1 ne mora. Od ¢ega
¢e zavisiti spontanost nekog hemijskog procesa? Da bi se reakcija odvijala spontano
ukupna Gibsova slobodna energija (AG) reakcije (na odredenom pritisku i1 temperaturi)
mora biti negativna. Ukoliko je AG pozitivno, reakcija se nece odvijati u
pretpostavljenom smeru, odnosno ima vecu tendenciju da se odvija u suprotnom smeru.

Ukoliko je AG=0, znac¢i da se reakcija nalazi u stanju termodinamicke ravnoteze.
20;79;79;81;82

Pored veli¢ine AG, za proucCavanje redoks osobina nekog jedinjenja Cesto se
koristi relativno lako merljiva elektrohemijska veli¢ina - redukcioni potencijal.
Standardni redukcioni potencijal E° kao i AG® (AG® = — nFE°, gde je n broj elektrona
koji se razmenjuju u oksido-redukcionim reakcijama, a F Faradejeva konstanta, F = 96
500 C/mol) ukazuje na spontanost hemijskih procesa pri standardnim uslovima.
Standardni uslovi podrazumevaju, jedinicnu aktivnost svih ucesnika u reakciji, pritisak
od 1 bar, a za reakcije koje ukljucuju i H* jone, standardni uslovi odgovaraju i pH=0

20;83

(aproksimativno 1M Kkiselini). Pozitivna vrednost standardnog elektrodnog

potencijala ukazivaée na spontanost hemijskog procesa pri standardnim uslovima. %

Medutim, jasno je da uslovi u kojima se odigrava veéina reakcija nisu
standardni. Da bi smo mogli odrediti spontanost nekog procesa, potrebno je odrediti
vrednosti E i AG za date nestandardne uslove. U opstem slucaju (nestandardni uslovi),

elektrodni potencijal se moze predstaviti Nernstovom jedna¢inom. %2
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Za poredenje redoks osobina pojedinih oksido-redukcionih parova koriste se
isklju¢ivo standardni redukcioni potencijali E°, jer se svi udesnici nalaze u istim

uslovima tj. standardnim stanjima sa jedini¢nim aktivnostima.

1.3.1. Latimerov dijagram za jodne i kiseoni¢ne vrste

Broj mogucih redoks reakcija jodnih i kiseoni¢nih vrsta je veliki i ako se one

predstave uobi¢ajenim elektrohemijskim polureakcijamazoﬂg'82

postaje veoma teSko
uociti odnose izmedu pojedinih oksidacionih stanja. Situacija se jo§ viSe komplikuje
ukoliko se zeli predvideti stabilnost odredenih elemenata u razlic¢itim uslovima, npr. na
razli¢itim pH rastvora.’%%2848° U ovakvim slutajevima, za prikazivanje standardnih
elektrodnih potencijala i odnosna medu pojedinim oksidacionim stanjima, najpogodnije

je koristiti graficki prikaz u obliku Latimerovog dijagrama. 2°%83

Latimerov dijagram sadrzi samo reakcije izmedu vrsta (molekula, jona, radikala)
kod kojih dolazi do promene oksidacionog stanja. U zavisnosti od toga kako se unose
hemijske wvrste razlikujemo horizontalni i vertikalni Latimerov dijagram. U
horizontalnom Latimerovom dijagramu, proucavane vrste se unose sa leva na desno po
opadaju¢im vrednostima oksidacionih brojeva. Vrste su povezane strelicama (u pravcu
redukcije) sa navedenim vrednostima standardnih redukcionih elektrodnih potencijala u
voltima.?®®® Kod vertikalnog Latimerovog dijagrama, hemijske vrste se unose u
vertikali po rastuéem oksidacionom broju. Vertikalni Latimerov dijagram daje
pregledniji pristup o moguc¢im redoks reakcijama u jednom sistemu, tj. omogucuje lakse
zakljucivanje o sponatanosti odredenog procesa. Takode, ovaj pristup, dodatno olaksava
natine za komibinovanje razli¢itih jodnih 1 kiseoni¢nih vrsta, kao 1 moguénost
predvidanja njihove medusobne reaktivnosti.** Zbog ovih prednosti, za prezentaciju
termodinami¢ki mogucih (spontanih) reakcija izmedu jodida i vodonik-peroksida

izabran je vertikalni Latimerov dijagram (Slika 3.).
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Slika 3. Vertikalni Latimerov dijagram za jodne i vodonicne vrste u kiseloj sredini
pH=0.%' Zaokruzene su pocetne vrste (reaktanti) u jodid-peroksid sistemu, kao i smer

oksidacije i redukcije

Specijalni ili kondicionalni Latimerovi dijagrami, kako se zovu oni konstruisani
na odredenoj vrednosti pH mogu biti u kiseloj, neutralnoj i baznoj sredini. Jasno je da ¢e
izbor Latimerovog dijagrama zavisiti od kiselosti ispitivanog rastvora. S obzirom da ¢e
reakcija izmedu jodida i vodonik-peroksida biti ispitivana u kiseloj sredini, na slici 3.
prikazani su vertikalni Latimerovi dijagrami za jodne (na slici levo) i kiseoni¢ne (na
slici desno) vrste u kiseloj sredini (pH=0). Iz prakti¢nih razloga, tj. moguénosti
uporedivanja, standardni elektrodni potencijali za kiseoni¢ne vrste su dati na desnoj

strani (Slika 3.). S obzirom da je za spontanost procesa neophodna negativna vrednost
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standardne Gibsove slobodne energije (odnosno pozitivni standardni elektrodni
potencijal), 4G° = — nFE® , na vertikalnim Latimerovim dijagramima duzina strelice
odgovara standardnoj Gibsovoj energiji 4G°. 2% Na ovaj na¢in spontana redukcija
odredene vrste u niza oksidaciona stanja intuitivno podseca na spontani pad Cestice u
gravitacionom polju i pri tome je duzina strelice proporcionalna spontanosti procesa.
Ovo vizuelno omogucava jos$ lakSe zaklju€ivanje o sponatnosti odredenih kombinovanih
procesa. Na slici 3. jasno se uocava i velika reaktivnost slobonih radikala (I0- 1 HO-).
Redukcijom (u jednoelektronskom aktu!) ovi radikali oslobadaju ¢ak 221,9 kJ/mol 1
270,2 kJ/mol energije, respektivno, $to je dovoljno za oksidaciju bilo koje jodne ili

kiseoniCne vrste.

Latimerov dijagram takode pruza mogucénost da se brzo i jednostavno proceni
koje supstancije imaju tendenciju da disproporcionisu. Npr. za posmatranje se izaberu

polureakcije oksidacije i redukcije HIO:
HIO+H" + ¢ — 1/2 1, + H,0 E’=145V (1.3.2)
HIO + 2 H,0 — 103 + 5 H + 4¢” E®=-1,134V (1.3.2)

Ako se prva reakcija pomnozi sa cetiri (zbog razmene istog broj elektrona), i reakcije
oksidacije i redukcije HIO se saberu, dobija se sumarna reakcija koja pokazuje

disproporcionisanje HIO:
5HIO — 21, + 103+ H" + 2 H,0 E°=0,93V (1.3.3)

Posto je vrednost standardnog elektrodnog potencijala veéa od nule i promena
standardne Gibsove slobodne energije je negativna, S$to ukazuje da je ovaj proces

termodinamicki povoljan i da HIO ima tendenciju da disproporcionise.

Na slici 3. prikazani su elektrodni potencijali za poznate redoks parove i nalaze
se na odgovaraju¢im strelicama koje povezuju date parove. Kako se preracunavaju
standardni elektrodni potencijali za kombinaciju takvih procesa npr. redukciju jodata do
joda ili peroksida do vode? Ocigledno je da standardni potencijal od 1,763 V nije
dobijen samo pukim sabiranjem elektrodnih potencijala na strelicama, od H,O, do H,O.

Vazno je uo&iti da je za generisanje E° kombinacije dve redoks reakcije, ukupno AG® za
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dva sukcesivna procesa, AG’ = — nFE’, pri Gemu n=ny+n, predstavlja sumu
pojedinacnih procesa AG®? = — (mFE.® + n,FE,’), pa izjednatavanjem standardnih
energija, dobijamo standardni elektrodni potencijal za kombinaciju dve

polureakcije:?%®3

AG® = — nFE°

AG = — (1 FE° + noFE,0)

— nFE® = — (niFE;" + n,FE,°)

E%= (n1E1° + noE2°%) / (N + ny) (1.3.4)

Tako za redukciju peroksida do vode dobijamo: E’=(1x0,714V+1x2,813V)/2=1,763V
(slika 3.).

Jodid je najnize oksidaciono stanje joda, i kao takav moze samo da se oksiduje
(Slika 3. levo). Sto ukazuje da ¢e u rekaciji izmedu jodida i vodonik-peroksida
(peroksid se nalazi na sredini Latimerovog dijagrama za kiseoni¢ne vrste, Slika 3.
desno), poceni stupanj mo¢i da bude samo oksidacija jodida, odnosno vodonik-peroksid
¢e morati da se redukuje. Ovo je bitan momenat u ispitivanju reakcije izmedu jodida i
vodonik-peroksida. Jodid u prvom stupnju reakcije moze da se oksiduje do Y2 I ili I+ u
jednoelektronskom procesu, pri ¢emu se vodonik-peroksid redukuje do izuzetno
rekativnog HO-« radikala. Drugi moguci scenario, izmedu jodida i vodonik-peroksida, je
oksidacija jodida u dvoelektronskom procesu do hipojodaste kiseline (HIO) i redukcija
peroksida do vode (slika 3.). Dvoelektronski stupnjevi su manje verovatni iz kineti¢kih

razloga o ¢emu Ce biti viSe reci u tekstu koji sledi.

1.3.2. Mehanizmi prenosa elektrona

U oksido-redukcione reakcije ili redoks-reakcije ubrajamo takve hemijske
reakcije u kojima se menja oksidaciono stanje (oksidacioni broj) uéesnika reakcije.
Promena oksidacionog broja ucesnika u redoks reakciji je najcesée posledica direktnog
prenosa elektrona sa reduktanta na oksidant (elektron transfer), medutim u mnogim
redoks reakcijama umesto prenosa elektrona dolazi do prenosa atoma (atom

transfer). 2798
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Do sada smo razmatrali termodinanicke uslove neophodne za odigravanje
hemijskih reakcija jodnih vrsta i vodonik-peroksida. Sto je AG negativnije to je proces
spontaniji, medutim spontaniji proces ne znaci i kineticki brz proces. Kada se govori o
kineti¢kom aspektu hemijske reaktivnosti misli se na brzinu reakcije.?* Teorijski postoje
dva mogué¢a mehanizma, koja kontrolisu brzinu prenosa elektrona sa reduktanta na

oksidant, mehanizam spoljne sfere i mehanizam unutrasnje sfere. "*%%°

Mehanizam spoljne sfere ne zahteva jake interakcije izmedu oksidanta i
reduktanta: njihove koordinacione sfere ostaju netaknute, prenos elektrona traje veoma
kratko, 1 po jednoj teoriji tumaci se kvantnim ,tunel efektom®. Transfer jednog
elektrona najce$¢e se odvija ovim mehanizmom, a redoks reakcije zovu se reakcije
spoljne sfere. Transfer elektrona koji se odvija mehanizmom spoljne sfere je veoma brz.
Logaritam brzine rekacije (koja se odvija po mehanizmu spoljne sfere) je
proporcionalan razlici standardnih elektrodnih potencijala, Sto je favorizovanija
termodinamicka ravnoteza, brza je rekacija. Redoks reakcije u kojima vlada ovaj

mehanizam karakteriSu sledece ¢injenice:

> reakcija je prvog reda u odnosu na oksidant i u odnosu na reduktant

> u prelaznom stanju, oksidant i reduktant ¢e sacuvati svoje koordinacione
sfere netaknute

> prenos elektrona je brzi proces od supstitucije liganada koji mogu, ali ne

moraju, da prate redoks reakciju.

Pri kinetickom proucavanju mehanizma spoljne sfere, moze se predvideti da
slobodna energija aktivacije sadrzi tri klasi¢ne barijere: ekscitaciju reaktanata, rad protiv
elektrostatickih sila da bi se joni istog naelektrisanja dovoljno priblizili 1 na kraju, treba
predvideti potrebu da jedan od reaktanata menja i adaptira svoju elektronsku
konfiguraciju prema spinskom multiplicitetu reakcionog partnera. Pored ovih barijera,
opisani mehanizam predvida jo§ jednu kvantno mehani¢ku barijeru koja se odnosi na

sam prenos elektrona ,,tunel efektom*. 83:86

Mehanizam unutrasnje sfere zahteva da oksidant i reduktant grade most koji ih
povezuje tokom prenosa elektrona. Kao most moze da sluzi jedan zajednicki ligand, koji

pripada kooridinacionoj sferi i oksidanta i reduktanta, i kroz koji se vrSi prenos
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elektrona. Kod ovog mehanizma dolazi do promene koordinacione sfere redoks centra.
Priroda mehanizma zahteva ¢itav niz konsekutivnih procesa, a sam prenos elektrona ne
mora da odreduje brzinu reakcije. Redoks reakcije koje se odvijaju po ovom

mehanizumu zovu se reakcije unutrasnje sfere.

Jedna od bitnih karakteristika redoks reakcije unutrasnje sfere jeste da veza
izmedu reaktanata uspostavljena zajednickim ligandom (mostom) znatno ogranicava
translacione, rotacione 1 vibracione slobode prelaznog stanja u odnosu na pocetno, kad
reaktanti nisu bili spojeni. Posledica je da entropija aktiviranja ima veoma negativnu
vrednost, AG aktiviranja je oko 100 kJ/mol, sa dominantnim entropijskim ¢lanom (-

TAS), pa ovakve redoks reakcije nisu preterano brze.

Proucavanjem mnogih redoks reakcija doSlo se do zakljucka da postoji opsti

mehanizam unutrasnje sfere koji se uvek moze razloziti na tri konsekutivne faze:

> prva faza - gradenje mosta
> druga faza - prenos elektrona
> treca faza - prekidanje mosta

Poznato je da brzinu konsekutivnih reakcija, odreduje najsporiji stupanj. U principu,
svaka od ovih faza moze biti dovoljno spora da odreduje ukupnu brzinu redoks-reakcije.
U kinetickim istrazivanjima, veliki je izazov pronaci gde lezi vazna barijera na putu
ispitivane rekacije.®® Nije uvek lako utvrditi o kom mehanizmu se radi, mehanizmu

spoljasnje ili unutrasnje sfere.

Mehanizmi unutras$nje i spoljne sfere predvidaju prenos samo jednog elektrona
sa reduktanta na oksidant. Medutim, u mnogim oksido-redukcionim reakcijama razlika
u oksidacionim brojevima ucesnika reakcije je veca od jedan, npr. I" do HIO. (Ova
reakcija je spomenuta pri objasnjavanju dvoelektronske oksidacije I" do HIO u reakciji
sa H,0,.) Za ovakve redoks reakcije, posmatranjem ukupne promene, moze se uslovno

govoriti o dvostrukom ili uopSteno visestrukom prenosu elektrona.

Treba naglasiti da ovo ne znaci da se u jedinstvenom aktu oksido-redukcije
zaista odjednom prenose dva ili viSe elektrona. Npr. malo je verovatno da se

mehanizmom spoljne sfere odjednom moze preneti vise od jednog elektrona. Kod ovog
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mehanizma viSestruki prenos elektrona moze biti samo visestepeni proces, gde svaki
stepen mora imati prethodnu fazu ekscitacije. I kod mehanizma unutrasnje sfere proces
je najéesce visestepen, pri ¢emu se mogu javiti intermedijeri u nestabilnim oksidacionim
stanjima. Medutim u nekim reakcijama je utvrdeno da se istovremeno prenose dva
elektrona preko mosta. Pod pojmom istovremeno podrazumeva se vremenska
nemogucénost razlikovanja jednog elektrona od drugog (usled nedovoljno osetljive

metode merenja).®

Bez obzira da li se oksido-redukcione rekacije odvijaju jednostepeno ili vise
stepeno, mogu se podeliti u dve klase komplementarne i nekomplementarne reakcije.
Kod komplementarnih reakcija oksidant i reduktor menjaju svoje oksidacione brojeve
za isti broj jedinica. U drugoj klasi, oksidant i reduktant menjaju svoje oksidacione
brojeve za razlicit broj jedinica. Sa glediSta mehanizma, nekomplementarne reakcije su
uvek viSestepene 1 teku preko inetermedijera ¢ije je oksidaciono stanje nestabilno. Ove
reakcije su najceS¢e spore, prvenstveno zbog nemogucénosti odigravnja reakcije u
jednom stupnju, tj. jedno elektronskim transferom ve¢ kroz niz stupnjeva. Dovoljno je
da samo jedan od ovih stupnjeva bude spor ili da ima nepovoljnu konstantu ravnoteze,

uslovljavajué¢i malu koncentraciju esencijalnog intermedijera. 2%

Utvrdivanje mehanizma prenosa elektrona i1 procesa koji odreduje ukupnu brzinu
reakcije nije lak posao. Da li postoji neko opste pravilo koje bi povezalo
termodinamicki 1 kineti¢ki aspekt 1 predvidalo brzinu hemijskih reakcija na osnovu
termodinamickih podataka? S obzirom da je broj faktora koji uti¢u na brzinu hemijskih
reakcija veliki, tesko je napraviti uopstenje. Korisno pravilo ipak postoji (ali sa znatnim
brojem izuzetaka, pa ga treba prihvatiti sa rezervom). Redoks-reakcije sa elektrodnim
potencijalom koji je pozitivniji od aproksimativno 0,6 V, za jedno-elektronski transfer,
odigravaju se veoma brzo.?° Reakcije jodnih vrsta i vodonik-peroksida su kao §to smo
videli u prethodnim poglavljima oksido-redukcione reakcije, pa ¢e ovo pravilo dati

grubu sliku o brzini pojedinih reakcija.
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1.4. Jodatni oscilatori

Za razliku od klasicnih hemiskih reakcija, oscilatorne reakcije se odlikuju
kaskadnim opadanjem koncentracije reaktanata i kaskadnim porastom koncnetracije
produkata. Koncentracije intermedijera periodi¢no rastu 1 opadaju sa vremenom (u
pravilnim vremenskim intervalima), tj. koncentracije intermedijera osciluju u vremenu
po ¢emu su ove reakcije i dobile ime. Sistem u kome se realizuju naziva se hemijski

oscilator, 23348788

Svi jodatni hemijski oscilatori (¢iji se mehanizam jos uvek
intenzivno istrazuje) sadrze kao podsistem reakciju izmedu jodida i vodonik-peroksida.
Poznavanje kinetike ovog podsistema direktno doprinosi postavci detaljnijin modela

oscilatornih procesa.

1.4.1. Podela halogenih oscilatora

Tokom klasi¢nih hemijskih reakcija koncentracije reaktanata monotono opadaju
dok koncentracije produkata monotono rastu sve dok se ne dostigne neko ustaljeno
stanje, odnosno stanje hemijske ravnoteze. U opStem slucaju, ako se neka sloZena
reakcija odvija uz ucescée niza intermedijera (¢ije su pocetne koncentracije jednake nuli)
njihove koncentracije u vremenu monotono ¢e rasti i opadati prolaze¢i kroz samo jedan

maksimum.?*

Razvojem eksperimentalnih metoda za pradenje evolucije neravnoteznih
sistema, ustanovljeno je da oscilatorne promene koncentracije intermedijera nisu
retkost. Usled povecanog broja novootkrivenih oscilatora, javila se 1 potreba za
grupisanjem oscilatornih reakcionih sistema. Podela se vr$i na osnovu sastava
oscilatora, tj. prirode reakcionih vrsta (oksihalogenidni, hloritni, bromatni, jodatni, itd.)
ili na osnovu broja faza u sistemu (homogeni i heterogeni). Oksihalogenidni homogeni
hemijski oscilatori prikazani su u tabeli 3. Takode, unutar prve grupe moguca je podela
na bazi prisustva ili odsustva metalnog katalizatora (Fe, Mn, Ce, itd.). Jasno je da jedan

isti oscilator mozemo svrstati u vise razli¢itih grupa oscilatora.?’
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Tabela 3. Oksihalogenidni homogeni oscilatori (u kiselim vodenim rastvorima) u

otvorenom reaktoru®’

BROMATNI OSCILATOR

BrOj3 sa metalnim katalizatorom ) .
(Mn?, Ce* itd) BrO3; bez metalnog katalizatora
sa neorganskim sa organsikm sa aromati¢nim | sa sa Br + ClOy
reduktantom reduktantom reduktantom I i reduktantom
(Br, I,S037) (malonska kiselina, (fenol, anilin) (SO5", Fe(CN)s™)
limunska kiselina)

HLORITNI OSCILATOR

Clo, + I CIO; + S,05%
Sa Sa Sa sa
105 | HyAsO; | MnO4 ma'?(?skom 52105

JODATNI OSCILATOR

105 + H,0, 105" + H,0, sa malonskom kiselinom

Reakcije u kojima ucestvuje jod, upravo zbog mogucénosti da gradi razlicite
hemijske vrste su vrlo sloZzene. SloZenost mogucih reakcija je utoliko veca ukoliko u
sistemu postoji neka vrsta koja se jodnim komponentama moze i oksidovati i
redukovati, kao S§to je na primer vodonik-peroksid. Takav sistem se moze
samoorganizovati na viSe nacina i pro¢i kroz niz razli¢itih dinamickih stanja. Takode,
mogu se ispoljiti pojave karakteristicne za sisteme udaljene od ravnoteze kao Sto je

multistabilnost, iz koje proizlazi oscilatornost i haos.?®%?

Reakcija koja je u termodinami¢kom smislu vucna sila ovih procesa je

razlaganje vodonik-peroksida u kiseloj sredini na vodu i kiseonik.??

2H,0, — O, + 2H,0 (141)

2223 i Belousov-Zabotinski

Najpoznatiji oscilatori su Bray-Liebhafsky (BL)
(BZ)%¥%* oscilator. Kombinacijom BL i BZ oscilatora dobijen je Briggs-Raucsher
oscilator (BR)®®. Bray-Liebhafsky i Briggs-Raucsher oscilatori pripadaju klasi

jodatnih oscilatora (tabela 8.). Oba oscilatora realizuju se u kiseloj sredini. U BL
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oscilatoru se vodonik-peroksid razlaze u prisustvu jodatnih jona kao katalizatora, a BR
oscilator pored jodata i vodonik-peroksida sadrzi i malonsku kiselinu i metalni jon kao
katalizator. S obzirom da jodatni oscilatori sadrze reakciju kalijum-jodida i vodonik-

peroksida kao podsistem, o svakom oscilatoru bi¢e ukratko reci.

1.4.2. Bray-Liebhafsky (BL) reakcija

Bray-Liebhafsky reakcija je prva izotermalna (T= 60 °C) hemijska oscilatorna
reakcija objavljena u literaturi 1921. godine. % Od tada pa do danas, na ovu reakciju se
obra¢a mnogo paznje i posle svih ovih godina obavijena je velom tajne. Prvobitna

23;96

istrazivanja je zapoceo Bray, a od 1931. god. nastavio Liebhafsky“*", pa je u njihovu

Cast, dobila naziv Bray-Liebhafsky ili BL reakcija.

Razlaganje vodonik-peroksida u slozenoj BL reakciji (1.4.1) je rezultat dve

takode slozene reakcije:

2103 + 2H" + 5H,0;, —k= 5 I+ 6H,0 + 50, (1.4.2)
I, + 5H,0; —*o 3 2105" + 2H" + 4H,0 (1.4.3)

U prvoj (1.4.2) vodonik-peroksid redukuje jodat do joda, dok u drugoj jod
oksiduje do jodata. Naizmeni¢no nastajanje joda tokom procesa (1.4.2) i nestajanje
tokom (1.4.3) ogleda se u oscilovanju koncentracije I, (Slika 4.). Takode, koncentracija
H,0, kaskadno opada, dok koncentracija gasovitog produkta O, kaskadno raste, dok I’

kao jedan od reakcionih intermedijera osciluje (Slika 4.). 2239104

Eksperimentalna i teorijska istrazivanja BL reakcije pokazuju da u njoj
ucestvuju skoro sve jodne i peroksidne vrste. Oc¢igledno da, jodat pocetno prisutan u BL
sistemu, moze da se kroz niz stupnjeva redukuje do samog jodida (Slika 4c). Samim tim
reakcija izmedu kalijum-jodida i vodonik-peroksida ¢ini¢e jedan od podsistema ove

sloZene reakcije.
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Slika 4. Prikaz kaskadne evolucije za reaktante (d) i produkte(a) i oscilatorne evolucije

za intermedijere (b i ¢) u BL reakciji*****

Detaljno poznavanje opste jodne hemije je esencijalno za razumevanje
oscilatornih procesa. Nazalost, nerasvetljenost mehanizma oscilatornih procesa je
povezano sa nestabilno$¢u skoro svih jodnih vrsta sem 103, Iy, I3 i I'. Kineti¢ki
parametri postoje za jako mali broj reakcija u kojima ucestvuju jodne vrste.
Nepoznavanje konstanti brzina odredenih procesa otezava 1 proveru postojecih

mOdela. 102;105-107

Takode, nedostatak brzih, selektivnih i dovoljno osetljivih tehnika za detekciju
kratkozivecih intermedijera predstavlja veliki problem za ispitivanje Bray-Liebhafsky

reakcije.

Iako prisutni u maloj koli¢ini, zbog brzih reakcija sa drugim komponentama,
evolucija jodida u velikoj meri odreduje kinetiku celokupnog BL procesa. Poznavanje
kinetike oksidacije najniZzeg oksidacionog stanja joda i vodonik-peroksida kao i
identifikacija intermedijernih vrsta moze da doprinese rasvetljavanju mehanizma BL

reakcije.
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1.4.3. Briggs-Raucsher (BR) oscilatorna reakcija

Briggs-Rauscher (BR) reakcija je jedna od vizuelno najimpresivnijih
oscilatornih reakcija.”>'% Ostvarena je u zatvorenom reaktoru, na sobnoj temperaturi
(T= 25 °C) i praéena je naizmeni¢nom promenom boje reakcionog rastvora od bezbojne,
zute do tamno plave. BR oscilator posle kratkog indukcionog perioda, menja boje 5-10
minuta. Kada se reakcija okonc¢a (ne deSavaju se naizmeni¢ne promene boje), reakcioni

rastvor je tamno plav sa mirisom na jod.**®’

Brigg i Raucsher”® su kombinovali vodonik-peroksid i jodat sa malonskom
kiselinom i mangan jonom. U BR sistemu evolucija gasovitog kiseonika i gasovitog
ugljen-dioksida, kao i koncentracija joda i jodidnog jona imaju oscilatorni karakter

(Slika 5.).
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Mehanizam reakcije je istrazivan od strane Cooke, Furrowa i Noyesa®®®°#%111,

Veéi deo predloZzenog mehanizma je direktna primena Belousov-Zhabotinski reakcije na
jodat-vodonik-peroksidni sistem. Predlozeni mehanizam je samo osnova onoga §to se
deSava tokom reakcije u sistemu i ne uzima u obzir proizvodnju CO, niti organske
proizvode reakcije. Opisani mehanizam nudi objasnjenje porekla oscilacija jodida i

joda. Klju¢na reakcija ovog modela je:
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103" + H,0, + CHy(COOH), + H" — ICH(COOH); + 20, + 3H,0 (1.4.4)
Ova reakcija se javlja kao rezultat reakcija (1.4.5) i (1.4.6):
103" + H,0O, + H" — HIO + 20,+ 2H,0 (145)

HIO + CH,(COOH), — ICH(COOH), + H,0 (1.4.6)

Reakcija (1.4.5) se moZe odvijati preko dva razli¢ita mehanizma, radikalskog i
neradikalskog. Koji mehanizam je dominantan, odredeno je koncentracijom jodidnog
jona u rastvoru. Kada je koncentracija jodida [I'] niska, dominira radikalski, a kada je [I°
] visoka neradikalski proces. Reakcija (1.4.6) povezuje ova dva procesa. Reakcija
(1.4.6) trosi HIO mnogo sporije nego Sto se ta vrsta proizvodi radikalskim procesom
(kad je dominantan), ali i tro$i ga mnogo brZze nego §to se ta vrsta proizvodi
neradikalskim procesom. HIO koji ne reaguje sa malonskom kiselinom, redukuje se sa

vodonik-peroksidom do jodida (1.4.7):
HIO + H,0; - I'+ O, + H" + H,0 (1.4.7)

Uprosc¢ena shema mehanizma BR reakcije prikazana je na slici 6. Kad se HIO
proizvodi brzo radikalskim procesom, a reakcija (1.4.6) ga sporo trosi, visak HIO se
redukuje vodonik-peroksidom do jodida (1.4.7). Poveéana proizvodnja jodida dovodi do
okoncavanja radikalskog procesa i1 zapocinjanja sporijeg neradikalskog (jer na ve¢im
koncentracijama jodida dominira neradikalski proces). Zatim se preko (1.4.6) HIO tako
brzo trosi (jer se u neradikalskoj grani sporo stvara) da ga nema dovoljno za
proizvodnju jodidnog jona sa vodonik-peroksidom, koji bi odrzavao neradikalsku granu

i zapoc¢inje radikalski proces (Slika 6.).

Smatra se da je uzrok oscilatornosti BR reakcije naizmeni¢na promena
dominantnosti neradikalske i radikalske grane reakcije (1.4.5) u vremenu. Svaka od ovih
grana stvara uslove za favorizovanje one druge i smatra se da BR sistem osciluje
izmedu ova dva procesa. Stoga je, razumevanje neradikalskog i radikalskog mehanizma,
kao i prekidaca izmedu njih, esencijalno za pojavu oscilacija u Briggs-Rauscher

sistemu.
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reakcija A

radikalski proces neradikalski proce

favorizovan visokom
koncentrcijom I

favorizovan niskom
koncentracijom I

trosi HIO sporije trosi HIO brze
reakcija B | nego sto nastaje u nego Sto nastaje u
radikalskom procesu neradikalskom procesu
[HI0] 4 \ ¥ [HIO]
kada je [HIO] >[I, kada je [HIO] < [I'],
I” — I, mrko-zuta boja "+ I, + skrob — plava boja
HIO — I', [I7] raste [I'] opada
1

v
fmI'postaje visoka

Slika 6. Uproscéena sema sloZenog BR procesa. Reakcija A odgovara reakciji (1.4.5), a
reakcija B odgovara (1.4.6)

Briggs-Rauscher reakcija je jedan jako slozen sistem. S obzirom da je nastao
kombinacijom dva takode slozena sitema Bray-Liebhafsky i Belousov-Zhabotinsky, ¢iji
se mehanizmi i uzroci oscilatornosti i dalje intenzivno istrazuju, najverovatnije da ¢e se
na rasvetljavanje mehanizma BR reakcije saCekati jo§ malo. Svakako da prisustvo
organskih vrsta, kao i nerazjasnjen uticaj gasovitih proizvoda CO; i O, ni malo ne
olaksava posao. Takode, veliki problem, kao i kod BL reakcije, predstavlja nedostatak
brzih, selektivnih i dovoljno osetljivih eksperimentalnih tehnika koje bi detektovale i
pratile reakcione intermedijere. Detekcija i1 prac¢enje reakcionih intermedijera omogucila
bi bolji uvid u kinetiku sistema, a time i efikasniju postavku i proveru reakcionih
modela. Takode, neosporno je da su jodidi vazni intermedijeri, prekidaci, skretnice
radikalske i neradikalske grane u Brigss-Rauscher reakciji. Stoga je poznavanje kinetike
reakcije izmedu kalijum-jodida i vodonik-peroksida u kiseloj sredini korisno za
ispitivanje i ovog jodatnog oscilatornog sistema.

29



1.5. Reakcija izmedu jodida i vodonik-peroksida

Napomenuto je da je reakcija izmedu jodida i vodonik-peroksida sastavni deo
atmosferske hemije priobalja mora (odeljak 1.1.), a predstavlja i jednu od znacajnih
reakcija u Cesticama aerosla, pogotovo u industrijskim zonama gde je koncentracija
vodonik-peroksida znatna. Mnogi procesi, neraskidivo povezani sa atmosferskom
hemijom joda, ticu se njegove biohemijske oksidacije u samim celijama razli¢itih
morskih organizama.®*'? Zhog toga je ispitivana reakcija predmet mnogih biohemijsih
istraZzivanja, pre svega u sistemima bogatim jodidima kakvi su morski, pri ¢emu se
najceS¢e razmatra transport jodida kroz celijsku membranu algi i oksidacija jodida
vodonik-peroksidom, dok su reakcije u citoplazmi i dalje velika nepoznanica. Zbog toga
bi detaljnije ispitivanje reakcije izmedu kalijum-jodida i vodonik-peroksida dalo finiju
sliku mnogih biohemijskih i hemijskih procesa morskih ekosistema.

Reakcija izmedu jodida i vodonik-peroksida nasla je praktiénu primenu u
dozimetriji. Naime, reakcija izmedu vodonik-peroksida i kalijum-jodida prisutna je u
sonohemiji, za odredivanje snage ultrazvuc¢nog izvora. Radikali (HO- ili HOO¢) nastali
pod dejstvom ultrazvuka, oksiduju KI do 13, Nastali I3 se moze pratiti
spektrofotometrijski, a na osnovu njegove absorbancije zakljuuje se o koncentraciji
radikalskih vrsta i snazi ulatrazvu¢nog izvora. Na ovom principu je zasnovan rad Ki

dozimetara, %11

Jodid — vodonik-peroksid reakcija je sastavni deo svih jodatnih oscilatora.®
Jodatni oscilatorni sistemi razmatraju razlaganje vodonik-peroksida na vodu i Kiseonik u
prisustvu vodoni¢nog jona kao katalizatora. Do sada smo videli da naizgled jednostavno
razlaganje vodonik-peroksida, u prisustvu jodata u kiseloj sredini, obiluje stabilnim
(103, I3, I, 13) i mnostvom nestabilnih, jako reaktivnih (HIO, HIO, 1,0, 102+, HOO-
itd.) jodnih i kiseoni¢nih vrsta. Prisustvo joda usloznjava procese u reakcionim
sistemima, pa pojedine vrste i elementarni reakcioni koraci teSko mogu da se prate
eksperimentalno. Stoga se za proucavanje oscilatornih sistema primenjuje nekoliko

indirektnih pristupa.
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Nedostatak eksperimentalnih podataka moze biti kompenzovan teorijskim
prora¢unima. Teorijski proracuni mogu da budu kvantno mehanicki i odnose se na
preraCunavanje energije veze odredenih jedinjenja, strukturu pretpostavljenih novih
intermedijernih vsta, strukturu aktiviranih kompleksa u pretpostavljenim reakcijama kao
i njihove kinetitke parametre.’*™™® Druga vrsta teorijskih proraduna vezana je za
stehiometrijsku mreznu analizu (SNA)"®*" koja moze da odredi dominaciju odredenih
reakcionih puteva u ukupnom mehanizmu, kao 1 stabilnost reSenja diferencijalnih
jednacina u blizini stacionarnog stanja.ll&119 PonaSanje slozenog dinamickog sistema u
okolini bifurkacione tacke (tacka prelazaka sistema iz jednog evolutivnog oblika u

drugi, pri promeni kontrolnog parametra) odreduje se bifurkacionom analizom.®"#8:120-

122
Takode, za indirektno ispitivanje oscilatornih sistema koristi se metoda

perturbacione analize, koja analizira odgovor reakcionog sistema na spoljnu pobudu u

cilju dobijanja podataka o osobinama ispitivanog sistema. 2%

Jedan od pristupa izuCavanju jodatnih oscilatora je 1 ispitivanje kinetike

podsistema koji se mogu dobiti:
> medusobnim kombinovanjem dovoljno stabilnih jodnih vrsta,

> kombinovanjem dovoljno stabilnih jodnih vrsta sa nekim drugim
stabilnim uc¢esnikom oscilatorne reakcije koji ne pripada jodnim vrstama

(npr. vodonik-peroksid ili malonska kiselina),
> medusobnim kombinovanjem stabilnih nejodnih vrsta.

[ako pocetni udeo ovih podistema u odvijanju ukupne dinamike moze biti mali
(zbog male pocetne koncentracije odgovaraju¢ih komponenti u realnom oscilatornom
sistemu), kratkozivec¢i reaktivni intermedijeri koji nastaju tokom ovih procesa mogu da
sprezu procese razligitih podsistema i bitno uti¢u na tok ukupnog procesa.** Reakcija
izmedu kalijum-jodida i vodonik-peroksida u kiseloj sredini predstavljace jedan ovakav
podsistem. Izu€avanje ovog, takode sloZenog podsistema, dace vaZan doprinos

poznavanju kako jodatnih oscilatornih hemijskih procesa, tako i generalno jodne hemije.

U Bray-Liebhafski reakciji, jodat se kroz niz stupnjeva redukuje do jodida. lako

prisutni u maloj koli¢ini, zbog brzih reakcija sa drugim komponentama, evolucija jodida
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u velikoj meri odreduje kinetiku celog procesa. Poznavanje kinetike oksidacije najnizeg
oksidacionog stanja joda i vodonik-peroksida kao i identifikacija intermedijernih vrsta
moze da doprinese rasvetljavanju mehanizma BL reakcije. Takode, neosporno je da su
jodidi vazni intermedijeri, prekidaci, skretnice radikalske i neradikalske grane u Brigss-
Rauscher reakciji. Stoga je poznavanje kinetike reakcije izmedu Kalijum-jodida i
vodonik-peroksida u kiseloj sredini korisno za ispitivanje mehanizama jodatnih

oscilatora koji se takode realizuju u kiseloj sredini.

Najnovija istrazivanja, slovacke grupe nau¢nika na ¢elu sa Treindl-om, pokazuju
da reakcija koja pocetno sadrzi samo jodide i vodonik-peroksid u kiseloj sredini na T=
60 °C, takode pokazuje oscilatornu evoluciju (Slika 7.).®® Ova grupa naziva reakciju
izmedu jodida i vodonik-peroksida u kiseloj sredini, modifikovanom Bray-Liebhafski
reakcijom. Na visokoj temperaturi (T= 60 °C) jodidi se oksiduju do jodata, a jodati su
primarni reaktanti u BL sistemu. Ova grupa naucnika intenzivno traga za mehanizmom

rekacije kalijum-jodida i vodonik-peroksida u kiseloj sredini na T= 60 °C.
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Slika 7. Oscilatorna evolucija kalijum-jodid — vodonik-peroksid reakcije, T=60 °C,
[HCIO4]o= 0,12 M, [H20,],= 0,1 M i [Nal]o= 5107 M, bez mesanja, reakciona Celija

izlozena svetlu a) i u mraku b)*?®
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Vaznost ispitivanja kinetike reakcije izmedu kalijum-jodida i vodonik-peroksida,
za razumevanje reakcionog mehanizma Bray-Liebhafsky reakcije zapazio je i
Liebhafsky.*

Liebhafsky primecuje da je brzina razlaganja vodonik-peroksida jednaka brzini
izdvajanja gasovitog kiseonika + dO./dt = k [H.O] ili — dHO./dt =k [H,O;].
Konstanta ove srazmernosti predstavljace konstantu brzine katalitickog razlaganja
vodonik-peroksida, ali i konstantu brzine odlu¢ujuceg stupnja reakcije izmedu kalijum-
jodida i vodonik-peroksida. Mereci brzinu izdvajanja gasovitog kiseonika, koris¢enjem
gasne birete, za razliCite pocetne koncentracije H.O,, i deljenjem dobijene brzine
nastanka kiseonika sa pocetnom koncentracijom vodonik-peroksida (jer se za dato
vreme ispitivanja reakcije koncentracija vodonik-peroksida nije znacajno promenila),
Liebhafsky dobija konstantu brzine odlucuju¢eg stupnja ispitivane reakcije. Za
odlucujucéi stupanj pretpostavlja dvoelektronsku oksidaciju jodida do HIO. Vrednost ove
konstante brzine u neutralnoj sredini, na T= 25 °C je 0,0115 M™s™.% Za koncentracije
jodida vece od 107 M, Liebhafsky primecuje neregularnost u konstanti brzine

odlucujuceg stupnja, pripisujuci je supersaturaciji rastvora kiseonikom.

Mnogo godina kasnije, Hansen je ponovio ispitivanja Liebhafsky-og,
koris¢enjem metode pocetnih brzina, i za konstantu brzine odlucujuceg stupnja (u
neutralnoj sredini) dobija vrednost 0,0173 M™s™, koja je u dobroj saglasnosti sa
prethodno izmerenom.’®” Hansen koristi savremeni mera¢ pritiska, povezan sa
racunarom koji direktno prati vremensku zavisnost pritiska kiseonika. Osnovna ideja
ostaje ista, brzina nastanka Kiseonika je srazmerna koncentraciji kalijum-jodida i
vodonik-peroksida, dok je konstanta srazmernosti trazena konstanta odlucujuceg
stupnja. Hansen, kroz jednostavan set studentskih eksperimenata (pri konstantnim
pocetnim koncentracijama vodonik-peroksida, dok se koncentracija kalijum-jodida
menja), meri pritisak kiseonika sa vremenom. Iz pocetnog nagiba dobijene krive, tj.
koriS¢enjem metode pocetnih brzina, nalazi vrednost brzine izdvajanja kiseonika.
Konstruisanjem grafika zavisnosti brzine za razli¢ite po€etne koncentracije jodida, a istu
pocetnu koncentraciju H,O, iz nagiba dobija vrednost konstante brzine odlucujuceg
stupnja (uz napomenu da se konstanta brzine dobija deljenjem dobijenog nagiba krive sa

konstantnom pocetnom koncentracijom vodonik-peroksida, jer je d(pOz)/dt = k
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[H20][1']). Takode, Hansen potvrduje i da je reakcija izmedu kalijum-jodida i vodonik-

peroksida prvog reda u odnosu na jodid i prvog reda u odnosu vodonik-peroksid.*?’

Brzina reakcije izmedu jodida i vodonik-peroksida proporcionalna je pocetnoj
koncentraciji peroksida i jodida, ali primeceno je da na brzinu reakcije uti¢e i dodatak
kiseline. U kiseloj sredini reakcija se odigrava brze, stoga je Liebhafsky pored
ispitivanja kinetike ovog slozenog procesa u neutralnoj sredini,®® sproveo ispitivanja i u

kiseloj sredini.*!

Primenom eksperimentalnih uslova pri kojima se koncentracija jodida odrzava
priblizno konstantnom tokom vremena (mala koli¢ina vodonik-peroksida), i za
uporedive koncentracije H* i I” jona, Liebhafsky postulira formalnu konstantu brzine,
ki=k:® + ki [H'], odluujuéeg stupnja reakcije izmedu jodida i vodonik-peroksida u
kiseloj sredini. Uz pretpostavku da je brzina nastajanja trijodidnog kompleksa jednaka
brzini troSenja peroksida, mereci brzinu nastajanja trijodidnog kompleksa (titracijom sa
natrijum tiosulfatom u razli¢itim vremenskim intervalima) i uz pretpostavku da su
koncentracije jodida i vodoni¢nog jona priblizno konstantne za date eksperimentalne
uslove, potvrduje lineranu zavisnost formalne konstante brzine od koncentracije H" jona

i predstavlja je slede¢im oblikom k;=0,0115+0,175[H*].**
I"+ H,0, + H — HIO + H,0 (1.5.1)

Odlucujuc¢i stupanj (1.5.1) je pracen mnogo brzim procesom. Ovaj proces
podrazumeva reakciju nastalog HIO u prvom-odluc¢uju¢em stupnju, i neizreagovanog

vodonik-peroksida:
HIO + H,0, » T+ O, + H' + H,0 (1.5.2)

Tokom drugog stupnja (1.5.2), nastaju jodidi uz izdvajanje kiseonika. Posto se
izregovali jodidi u (1.5.1) vracaju u sistem reakcijom (1.5.2) Cesto se ove rakcije
posmatraju i kao Kkataliticko razlaganje vodonik-peroksida jodidima. Liebhafsky
procenjuje konstantu brzine ovog procesa, k; = 37 M? s, mereéi brzinu izdvajanja
kiseonika vz (Vo= k, [HIO][H20:]), uz izradunate koncentracije HIO i H;0,.%
Izreagovani vodonik-peroksid direktno je srazmeran koli¢ini nastalog kiseonika. Zbog

velike reaktivnosti 1 teskoc¢a pri eksperimentalnom pracenju HIO, Liebhafsky
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koncentraciju hipojodaste kiseline procenjuje iz konstante ravnoteze jodne hidrolize
[HIO]=K[1LJ/([1'][H']). Za izraunavanje koncentracije HIO, neophodno je poznavanje
koncentracija I, I" i H" jona. Da bi omoguéio izradunavanje koncentracije HIO,
Liebhafsky u reakcionu smesu koja inicijalno sadrzi H*, veliki visak I, i H,O, dodaje
talijumnitrat (TINO3) u visku koji talozi TII, pri ¢emu je koncentracija jodida u sistemu
odredena proizvodom rastvorljivosti ove soli, P(TII)= 5,52 -10®. Takode, zbog velikog
viska joda, koncentracija joda je dominantno odredena rastvorljivos¢u I, u vodi. | na
kraju, Liebhafsky zbog spore evolucije kiseonika, pretpostavlja da nema drasti¢nih
promena u koncentracijama TI" i H*. Zbog male koncentracije jodida, zanemareno je

gradenje trijodidnog kompleksa.*

Furrow je, takode, vrSio ispitivanje kinetike reakcije (1.5.2) izmedu HIO,
nastalog hidrolizom joda, i H,0; (kz = 322 M™ s, uz pretpostavku da se &itav sistem
nalazi u stacionarnom stanju, zbog male promene koncentracija I, i I3, pracenih

spektrofotometrijski.*’

Pretpostavka njegovog prorauna je odredivanje koncentracije
jodida iz konstante gradenja trijodidnog kompleksa, I, + I <> I3, dok se koncentracija
HIO odreduje iz konstante ravnoteze jodne hidrolize. Vrednost konstante brzine procesa
(1.5.2) preracunate na ovaj nac¢in razlikuje se za red veli¢ine od vrednosti koju je dobio
Liebhafsky. Furrow, takode upozorava da se pravo stacionarno stanje nikad ne dostize,

pa treba biti obazriv sa aproksimacijama. ¥’

Za odredivanje konstante brzine izmedu HIO i H,0O,, primenjeno dosta grubih
aproksimacija, medutim, u novije vreme nije bilo detaljnijeg eksperimentalnog

revidiranja ove konstante.

Iako je dosta truda uloZeno za odredivanje konstanti brzina procesa (1.5.1) i
(1.5.2)*"%* y literaturi nije predlozen mehanizam reakcije izmedu jodida i vodonik-
peroksida, ali postoji ¢Citav sistem jednafina koje se povezuju sa ovim

procesom,?420:°0:102:106:128:129 g yredlozeni stupnjevi su neredikalski.

Reakcija izmedu kalijum-jodida i vodonik-peroksida, pored (1.5.1) i (1.5.2) u

literaturi je neraskidivo povezana sa procesom hidrolize joda®®="13%:13

I"+HIO+H" = I, + H,0 (1.5.3)
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Hidroliza joda zauzima posebno mesto, jer bitno utice na kinetiku reakcije
izmedu kalijum-jodida i vodonik-peroksida. Reakcija jodne hidrolize je jako slozen
proces i zavisi od pH sredine. U tabeli 4. je prikazan ¢itav niz mogucih stupnjeva
reakcije (1.5.3) u zavisnosti od pH sredine.®**3' U opsegu pH od 3 do 7, mehanizam
hidrolize se opisuje reakcijama br. 2-5 (tabela 4.). Ispod pH 2, protonizacija HIO je
znacajna i treba je uzeti u obzir pri visokim kiselostima sistema (reakcija 8 u tabeli 4).

Za pH vrednosti iznad 7, jod po¢inje znacajno da opada i gradi se [,OH". 3

Vazno je napomenuti da su reakcije prikazane u tabeli 4. date iz istorijskih
razloga i nisu neposredno koris¢ene za modeliranje reakcije izmedu kalujumjodida i
vodonik-peroksida u kiseloj sredini. Za opisivanje ravnotezne reakcije (1.5.3), koris¢en
je formalan izraz za konstantu brzine procesa hidrolize joda izveden od strane Furrow-

7 . I .o ., . . . ..
a.¥” Osnovne ideje 1 izvodenje izraza bice prikazani u pasusima koji slede.

Tabela 4. Slozen proces hidrolize joda *%*3*
Br. Reakcija Konstanta ravnoteze
1 |l+H0 e HIO+T+H Ki=54-102M
2 | l2+H0 e LOH +H" Ko=1,6-10"M
3 |l,+OH < LOH Ks=1,6-10"M"
4 | 1,OH - HIO+T Ks=3,34-10°M
5 | L+loly Ks = 698 M™
6 |HOI" >HIO+H' Kes = 0, 045 M
7 |HIO <10 +H' K;=2,3-10"M
8 |l,+H, 0 HOI"+ 1T Ke=1,2-10""M
9 |10+I'+H,0 - LOH +0H | K¢=0,13

RavnoteZa izmedu protonizovanog H,OI" i nenaelektrisanog molekulskog oblika
HIO se brzo uspostavlja. Standardni elektrodni potencijal u kiseloj sredini za redukciju
H,Ol" do I je 1,03 V, i veoma je blizak odgovarajuéem potencijalu za redukciju HIO do
I” (0,98 V).2° Zbog toga je tesko napraviti razliku izmedu protonovanog i

neprotonovanog oblika HIO. Za opisivanje jodne hidrolize u kiseloj sredini, koristi se
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formalna konstanta brzine (k= 0,0018 M s™ / [H']) koja dobro oponasa sistem za
razli¢ite po&etne koncentracije joda.>” Da bi dobio formalnu konstantu jodne hidrolize,

Furrow pretpostavlja da se 1,OH" nalazi u stacionarnom stanju:

It Ho0 =22 LOH + H' &2 HIO + '+ H' (1.5.4)

31

Primenom metode stacionarnog stanja za 1,OH" dobija se:

dl1,0H 1, _,
dt

Kiz [12] — ka1 [120H]ss[H]-Kaa [120H]ss + kas [HIO] [17=0

[1:0H o= Kl HION T+k1,]
kSl[H ]+k34

Ako se stacionarna koncentracija I,OH" uklju¢i u izraz za brzinu po jodu, dobija se izraz

za brzinu jodne hidrolize:

% = -kus [l2] + ka1 [120H]ss [H']

dfl,] _ 1 K[HIOJ[I "]+ k[ 1,]
it -Ka3 [12] + ka1 [H7] [H 1k,

Svodenjem na isti imenilac i1 daljim sredivanjem gornjeg izraza dobija se:

d[1,] _ kukio[HIOID TTH'T | —kisksu[l,]
dt k31[H +] + k34 k31[H +] + k34

ks1[H™] >> ka4, pa Furrow zanemaruje konstantu brzine ks, u imeniocu:

d[l,] _ S kkal,]
G kelHIOIN 122

ail]

g lHIOIT=k[l]
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pri cemu kj= ku3, 1 predstavlja konstantu brzine reakcije ukupnog procesa, nastanka

joda iz HIO i jodida. Slozena konstanta hidrolize joda postaje k1= % Zamenom
31

odgovaraju¢ih brojnih vrednosti*’, za konstante brzine pojedinih stupnjeva ks, ka4 i Kas,

0,0018

dobija se poznat Furrow-ov izraz za konstantu brzine jodne hidrolize k3= H

U svakom sistemu u kom postoji jod i jodid, postoji i trijodidni

27;30;31;132;133

kompleks , pa je i ova reakcija sastavni deo 1"/ H,O, sistema:

'+, oI35 (155)

Zbog velike molarne apsorptivnosti trijodidi se lako prate spektrofotometrijski i ¢esto

uzimaju kao indikatori promene u ravnotezi hidrolize joda.

Ove cetiri (1.5.1)-(1.5.3) i (1.5.5), literaturno opste prihvacene reakcije, Cine
bazu za modeliranje reakcije izmedu kalijum-jodida i vodonik-peroksida u Kiseloj

sredini.
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2. Ciljrada

Vodonik-peroksid je jako oksidaciono sredstvo u kiseloj sredini, kao takav moze
da oksiduje jodid. U jednoelektronskom aktu redukcijom vodonik-peroksida nastaje
hidroksil radikal (HOe). Hipoteza ovog rada je da ¢e se proces oksidacije jodida
vodonik-peroksidom u kiseloj sredini, odvijati u jednoelektronskom aktu, tj. preko jako
reaktivnog HO- radikala. Za potvrdu ove pretpostavke, neophodno je izvrsiti detekciju
pomenutog radikala u ispitivanoj reakciji.

Da bismo proverili postoje¢i model, tj. opste prihvaceni set hemijskih jednac¢ina
neraskidivo povezanih sa reakcijom izmedu jodida i vodonik-peroksida, neophodno je
raspolagati sa Sto ve¢im brojem eksperimentalno pracenih vrsta. U postojecoj

Iiteraturi24;26;37;39-41;50;102;106;128;129

, uglavnhom se prate jedna ili dve reakcione vrste.
Postavljanje eksperimenta koji bi istovremeno pratio Cetiri reakcione vrste (I, I, I3,
0,), obezbedilo bi dovoljan broj parametara za uporednu analizu eksperimentalnih

rezultata i rezultata dobijenih numerickom integracijom modela ispitivane reakcije.

Kako je cilj rada objasnjenje mehanizma reakcije izmedu jodida i vodonik-
peroksida, potrebno je postaviti odgovaraju¢i model. Postojeci set jednadina povezanih
sa jodid-vodonik-peroksid sistemom je neradikalski. Detektovanje radikala, uslovljava
ispitivanje njihove uloge u modelu ispitivane reakcije. S obzirom da su radikali jako
reaktivne vrste i da sprezu mnoge procese, pri ¢emu uticu na tok ukupne reakcije,

pretpostavka je da su neizostavni ¢inioci modela.

Da bi se proverile date hipoteze, ispitivanje reakcije izmedu kalijum-jodida i
vodonik-peroksida u kiseloj sredini, na sobnoj temperaturi, odvija se u tri glavne etape
(Slika 8.).
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Kalijum-jodid — vodonik-peroksid

reakcija
[ 1
I etapa istraZivanja: II etapa istraZivanja:
TIT etapa istraZivanja:
EPR meranje Postavka eksperimenta za
i istovremeno pracenje Postuliranje i provera
detekcija radikala Cetiri reakcione vrste reakcionog modela

Slika 8. Etape istrazivanja reakcije kalijum-jodida i vodonik-peroksida, primenjene u

ovom radu

Prva etapa istrazivanja odnosi se na EPR merenja i detekciju radikalskih vrsta u

reakciji izmedu kalijum-jodida i vodonik-peroksida.

Postavka slozenog eksperimenta za istovremeno pracenje koncentracije I, 1, 13’
i pritiska izdvojenog gasovitog O; i konstruisanje odgovarajué¢ih kineti¢kih krivih deo je
druge etapa istarzivanja. Vazno je napomenuti, da postavka ovog eksperimenta takode
originalni nau¢ni doprinos, jer omogucuje eksperimetalno pracenje Cetiri reakcione

vrste.

Treca etapa istrazivanja je sveobuhvatna i odnosi se na postavku i proveru
modela mehanizma reakcije izmedu kalijum-jodida i vodonik-peroksida, na osnovu

rezultata dobijenih iz prethodnih etapa.
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3. Eksperiment i numericki racuni

Ovaj deo obuhvata eksperimentalnu postavku i proceduru, kao i uslove
ispitiavnja jodid - vodonik-peroksid reakcije u kiseloj sredini. Rac¢unski deo odnosi se

na primenu kor§¢enih racunarskih programa.

3.1. Hemikalije

Sve supstance, koje su neposredno koriS¢ene za ispitivanje reakcije izmedu
kalijum-jodida i vodonik-peroksida u kiseloj sredini, bile su p.a. ¢isto¢e i nisu naknadno

preciS¢avane.

Osnovni reagensi su:
> kalijum-jodid, KI, Merck, Dermstadt
> vodonikperokid, H,O,, Merck, Dermstadt
> sumporna Kiselina, H,SO4, Fluka AG, Buchs

Reagensi neophodni za EPR merenja su:
> BMPO (5-(terc-butoksikarbonil)-5-metil-1-pirolin N-oksid), Alexsis
Biochemicals
> DEPMPO (5-dietoksifosforil-5-metil-1-pirolin N-oksid), Enzo Life Sciences
> gvozde(IT)sulfat, FeSO4, Merck, Dermstadt
> kalijum-heksacijanoferat(l11), Ks[Fe(CN)g], Merck, Dermstadt

Za pripremu rastvora, koriS¢ena je dejonizovana voda (Milli-Q, Millipore,
Belford, MA, USA) specifi¢ne otpornosti 18 M cm.
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3.2. Eksperimentalna postavka i procedura

Eksperimentalni rezultati prikazani u radu, dobijeni su u uslovima zatvorenog
reaktora.®” Eksperimentalna postavka je prilagodena dobijanju odredene vrste podataka
0 ispitivanoj reakciji. Postavka eksperimenta i procedura za EPR merenja je oznacena
kao A, dok je za dobijanje vremenske evolucije Cetiri pra¢ene reakcione vrste koriSé¢ena

kompleksnija postavka i procedura B.

3.2.1. Eksperimentalna postavka i procedura A

Ova postavka je znatno pojednostavljena, zbog prirode samog eksperimenta.
Potrebno je detektovati radikale, a ne i kontinualno pratiti njihovu vremensku evoluciju,
pa eksperimentalna postavka A ukljucuje samo magnetnu mesalicu, staklenu posudu 1
termometar. Sistem nije dodatno termostatiran i temperatura rastvora je sobna, Texp = 22
°c.

Procedura za detekciju radikala elektron peramagnetnom rezonantnom (EPR)

metodom®3* sastoji se od:

>  provere CistoCe spinskog hvataca
> kalibracije EPR signala pomo¢u HO- radikala generisanog koriS¢enjem
Fentonove reakcije

>  pripreme reakcione smeSe sa hvata¢ima radikala i EPR analize uzoraka.

Provera Cistoce spinskog hvataca je deo standardne EPR procedure. Naime, zbog
mogucnosti postojanja necistoca u spinskim hvatac¢ima, njihove oksidacije u ispitivanim
sistemima 1 davanja laznog EPR signala, potrebno je proveriti Cistou hvataca pre
upotrebe. Provera se vrS§i umereno jakim oksidacionim sredstvom, najceSce se
upotrebljava kalijum-heksacijanoferat(lll), Ks[Fe(CN)s]. Ukoliko dejstvo Ks[Fe(CN)g]
na spinski hvata¢ izazove EPR signal, hvata¢ je neophodno precistiti kako bi se koristio
za dalja merenja. Stoga je prvi korak eksperimentalne procedure A, eliminisanje laznog
EPR signala uzrokovanog necisto¢om koris¢enog spinskog hvataca, u ovom slucaju

BMPO ili DEPMPO.** Na slici 9. prikazane su hemijske strukture koris¢enih spinskih
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hvataca. Ovi hvataci imaju karakteristi¢nu nitro grupu, koja sa kiseoni¢nim radikalskim
vrstama pravi (relativno) dugo Zive¢u novu radikalsku komponentu u kojoj je slobodni

elektron pozicioniran na kiseonikovom atomu.

GH;] CHE
(X (X
+  COC(C Hi)s + ﬁ{ucﬂ Hs)2

| )
0- o 0

BMPO DEPMPO

Slika 9. Hemijska struktura spinskih Avataca BMPO i DEPMPO **

Fentonova reakcija je reakcija katalitiCkog razlaganja vodonik-peroksida u
prisustvu odredenih metala, npr. gvozda uz izdvajanje jako reaktivnog hidroksi (HO*)
radikala.” Optimalni pH uslovi za izvodenje ove reakcije su pH od 3 do 6, a kiselu
sredinu obezbeduje sumporna kiselina. U okviru ove eksperimentalne procedure,
Fentonov sistem &ni 0,2 m mol dm™ FeSO,4, 50 m mol dm™ spinski hvata (BMPO ili
DEPMPO) i 1,5 m mol dm® H,0, Generisani hidroksil radikali formiraju
karakteristican EPR signal BMPO/OH ili DEPMO/OH adukt u zavisnosti od kori§¢enog
hvatac¢a. EPR signal Fentonove reakcije, generisan pri istim uslovima snimanja (ja¢ini
mikrotalasnog polja, modulacionoj amplitudi, frekvenci mikrotalasnog polja, itd.) se
kasnije koristi za uporednu analizu i simuliranje EPR spektara dobijenih iz ispitivane
reakcije, u ovom slu¢aju reakcije izmedu kalijum-jodida i vodonik-peroksida u kiseloj

sredini.

Tokom eksperimentalne procedure A reaktanti se dodaju slede¢im redom: KI,
H2SO4, spinski hvata¢ BMPO (ili DEPMPO), i na kraju inicijator reakcije H,O,. Tokom
prvog seta EPR eksperimenata spinski hvata¢ je BMPO, [BMPO], = 50 m mol dm?,
dok je drugi set eksperimenta uraden koriS¢enjem spinskog hvataca DEPMPO,
[DEPMPO], = 50 m mol dm®. U oba slutaja reakciona sme$a sadrzi istu po&etnu
koncentraciju kalijum-jodida, sumporne kiseline i vodonik-peroksida: [Kl], = 0,2 mol
dm™, [H2S04], = 48 m mol dm™ i [H,0,], = 0,2 mol dm.
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Dodatkom vodonik-peroksida inicira se reakcija u staklenoj posudi i na svakih 5
minuta do 20-og minuta uzima se alikvot od 60 ul reakcione smese. Alikvot od 60 pl se
prebacuje u 10 cm dugacku teflonsku tubu (Zeus Industries, Raritan, NJ), neophodnu za
EPR snimanje.

Primenjeni eksperimentalni uslovi (visoka koncentracija Kl i H,SO, u odnosu na
eksperimentalnu proceduru B) pokazali su se kao najadekvatniji za EPR merenja i
rezultat su optimizacije procesa za ovu vrstu merenja. Naime, potrebno je pronaéi takav
odnos Kl i H,O; pri kome ¢e se radikali formirati u dovoljnoj koli¢ini i uspesno

detektovati stabilni radikalski adukt EPR-om.

3.2.2. Eksperimentalna postavka i procedura B

Eksperiment dizajniran za istovremeno pracenje koncentracija I', I, I3™ i pritisak
O, oznacen je kao eksperimentalna postavka i procedura B i daleko je kompleksnija jer
zahteva primenu viSe mernih senzora kao i viSekanalno prikupljanje podataka (Slika

10.).

Za merenje koncentracije jodida koriste se potenciometrijska elektrohemijska
merenja, jodid-osetljivom elektrodom (Metrohm 6.0502.160) u odnosu na Ag/AgCl
(Metrohm 6.0726.100) referentnu elektrodu. Izdvojeni gasoviti produkt - kiseonik meri
se senzorom za pritisak (MPX2010 DP senzor pritiska ,,Merni instrumenti Budimir and
Co*). Kako bi bila spre¢ena supersaturacija rastvora kiseonikom, rastvor se meSa
magnetnom mesalicom, 0 = 900 obrt min™. Praéenje koncentracija joda, I, i trijodidnog
kompleksa, I3 vrsi se uronjavajucom optickom sondom (Hellma 662.000-UV, Z.12)

povezanom sa spektrofotometrom (Agilent 8345 UV-VIS).

Reakcija se sprovodi u prilagodenoj Metrohm-ovoj posudi — ¢eliji sa specijalno
dizajniranom reakcionom kapom — poklopcem, koji sadrzi pet otvora razli¢itih
dijametara (4+1) u cilju istovremenog pracenja pritiska O, i koncentracija I', I, I3
Poklopac hermeticki zatvara samu celiju, a kroz otvore se uvede: radna i referentna
elektroda, opticka sonda, termometar i stakleni uvodnik za vezu sa senzorom pritiska.

Ove otvore je potrebno dodatno zastiti od curenja gasovitog kiseonika i obezbediti
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hermeticki zatvoren sistem. Sposobnost reakcionog sistema da ne ispusta vazduh je i

dodatno ispitana pre pocetka svakog eksperimenta.

Senzor

pritiska

Optiéka sonda

Radna I-
elektroda
Referentns elektroda
il Termometar
Rastvor
Magnet

Slika 10. Eksperimantalna postavka B

Reakcioni sistem se termostatira cirkulacionim termostatom (U-8 VEB MLW).
Temperatura rastvora se tokom eksperimenta odrzava konstantnom, Tey, = (25,0 + 0,5)

°C i direktno se proverava uronjenim Zivinim termometrom.

Nakon formiranja aparature za eksperiment (Slika 10.), reakcioni sud se puni
vodenim rastvorima Kl i H,SO,. Reakciona smesa se potom termostatira 15 minuta do
ustaljivanja temperature u sistemu Texp= (25,0 + 0,5) °C. Kalijum-jodid i sumprona
kiselina ne reaguju medusobno, ali ¢ine najveéi deo zapremine cele reakcione smese.
Njihovo prethodno termostatiranje obezbeduje lakSe odrzavanje temperature po
zapoCinjaju hemijskog procesa. Posto se temperatura sistema ustali, pre svakog
eksperimenta ispituje se mogucnost sistema da odrzava konstantan nadpritisak, tj. vrsi
se proverava na isticanje vazduha iz sistema. Zbog oslobadanja gasovitog kiseonika,
tokom reakcije izmedu jodida i vodonikperokisda, i merenja pritiska O,, neophodno je
obezbediti hermeticki zatvoren sistem, jer ukoliko bi dolazilo do gubitaka, dobijeni
rezultati za kiseonik ne bi bili validni. Zbog toga se pritiskom na klip $prica, koji je

sastvani deo eksperimentalne postavke, u reakcionoj ¢eliji stvara nadpritisak, ¢ija se

45



konstantnost proverava i prati tokom 30 min ocitavanjem napona na senzoru za pritisak.
Konstantnost napona senzora za pritisak pri ovim uslovima je pokazatelj da sistem ne
ispusta vazduh i da je ,,spreman” za dodavanje vodonik-peroksida. Medutim, ukoliko se
potencijal ne odrzava stalnim, proveravaju Se moguéi uzroci gubitka i vrS$i ponovno

zaptivanje svih spojeva.

Nakon utvrdivanja da sistem ne gubi gasne komponente, dodaje se 1 cm® H,0, u
reakcioni sud, ¢ime se zapodinje ispitivana reakcija i prac¢enje vrsta od interesa (I, I, 13,
03). Procedura B izvodi se pri razli¢itim eksperimentalnim uslovima, tj. pocetnim
koncentracijama kalijum-jodida i vodonik-peroksida, dok je koncentracija sumporne
kiseline u svim eksperimentima ista, [H2SO4]o = 4,9-10 mol dm™. Ukupna zapremina
reakcione smese je konstantna, Vie. faze = 100 Cmg, a promena pocenih koncentracija u
razli¢itim eksperimentima se postize menjanjem zapreminskih udela kalijum-jodida i
vode. Vazno je naglasiti da je u svim eksperimentima zapremina slobodne faze isnad
rastvora bila ista, tako da je porast pritiska u sistemu bio posledica samo izdvojenog

kiseonika u reakciji. Eksperimentalni uslovi, kori§¢eni u radu, sumirani su u Tabeli 5.

Tabela 5. Pocetne koncentracije KI i HyO, u reakcionoj smesi.

[H2S04]e = 4,910 mol dm™, Tex= 25,0 °C, Ve fue = 100 cm?®
p /

Exp N° | [H20:]o/ moldm™® | [Kl]o/10™ mol dm?
1 0,05 7,94
2 0,08 13,80
3 0,10 3,27
4 0,10 6,38
5 0,10 8,46
6 0,10 10,76
7 0,12 13,28

Izabrani eksperimentalni uslovi su strogo diktirani 1 uslovljeni osetljivoséu
primenjenih instrumentalnih tehnika, tj. potrebno je naci takve eksperimentalne uslove
koji ¢e davati ,,0dziv”’, odnosno vidljive promene tokom odredenog vremenskog

intervala za sve Cetiri ispitivane hemijske vrste (I, I2, 1371 0O>).
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Kalibracioni dijagrami za jodid-osetljivu elektrodu, senzor za pritisa

apsorbanciju joda i trijodida,******® kao i proracuni za I, i 15,°*****%® neophodni za
prevodenje eksperimentalno dobijenih signala u odgovarajuce koncentracije (17, Iz, 13) i
pritisak O, detaljno su objasnjeni u Prilogu A (A1-A6). Takode, u Prilogu A. je i
preratunata koncentracija H® jona, iz koriSéene dvoprotonske sumporne Kiseline,

neophodna za numeri¢ku simulaciju modela jodid-vodonik-peroksid reakcije. *%*4°

3.3.  Uporedivanje izmerenih vrednosti pritiska kiseonika sa

numeri¢kim simulacijama

U eksperimentalnoj postavci 1 proceduri B, naznaceno je da se prati pritisak
izdvojenog gasovitog kiseonika. Medutim, kada se Zele uporediti rezultati za kiseonik
dobijeni numerickom simulacijom modela kalijum-jodid - vodoikperoksid reakcije i
eksperimentalni, potrebno je izvrsiti odredenu konverziju. Naime, simulacija modela
daje predvidanje evolucije svih koncentracija (mol dm?®) reakcionih vrsta, pa i
kiseonika, u tec¢noj fazi tokom reakcije, a eksperimentalno se meri pritisak (Pa)
izdvojenog gasovitog Kiseonika iznad rastvora. Kako bi bilo moguce uporediti
eksperimentalne rezultate sa onima dobijenim numeri¢kom simulacijom modela,
potrebno je koncentraciju kiseonika koja se odnosi na rastvor, preracunati u pritisak
gasne faze. Ovo je moguce ako se pretpostavi da, zbog brzog mesanja rastvora (o = 900
obrt min™), relativno male rastvorljivosti kiseonika u vodi i prethodne zasié¢enosti svih
vodenih rastvora kiseonikom, sav kiseonik nastao u rekaciji izmedu jodida i vodonik-

peroksida, iz rastvora prelazi u gasnu fazu (iznad rastvora).

Ve¢ je receno da je za uporedivanje eksperimentalnih rezultata za kiseonik sa
onima koje predvida simulacija modela, potrebno koncentraciju kiseonika (u rastvoru)
dobijenu simulacijom, preracunati u pritisak. Preracunavanje se vr§i pomocu jednacine

idealnog gasnog stanja’®:

PV = nRT (3.3.1)
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gde je P pritisak, n broj molova, R univerzalna gasna konstanta, T apsolutna
temperatura sistema, i V zapremina gasne faze, Vg, reakcionog sistema. Odavde se

moze izraziti pritisak:
P=cyRT (3.3.2)

gde je cq koncentracija kiseonika, i to u gasnoj fazi. Prema prethodnoj diskusiji, broj
nastalih molova kiseonika koji iz rastvora prelaze u gasovitu fazu, tj. n(O2)=cqV4=CiV.

1z ove relacije, moze se izraCunati koncentracija kiseonika u gasnoj fazi po formuli:

V
cg:ctv—t (3.3.3)

g

gde je sa cq oznacena koncentracija u gasnoj fazi, sa C; koncentracija u te¢noj fazi
direktno dobijena numerickim simulacijama modela, a sa V; i Vg, zapremine te¢ne faze i
gasne faze iznad reakcionog rastvora, respektivno. Zapremina te¢ne faze je konstantna
veli¢ina tokom svih eksperimenata i iznosi V= 100 cm® (eksperimentalna procedura B).
Za preraCunavanje koncentracije kKiseonika u gasnoj fazi, jedacina (3.3.3), a potom i
pritiska P(O2) = c4RT, potrebno je poznavanje slobodne zapremine ,,gasne faze” iznad
teCnog rastvora prikazanog na slici 10. U pasusima koji slede, bi¢e detaljno opisan

postupak merenja slobodne zapremine.

Odredivanje slobodne zapremine iznad rastvora je zahtevna procedura i nije je
moguce odrediti iz geometrijskih parametara same reakcione posude iz nekolko razloga.
Nivo te¢nosti u sudu ¢e se podi¢i usled odredene zapremine svih uronjenih mernih
elektroda, termometra i sonde u rastvor. Slobodna zapremina ¢e biti umanjena i usled
delova ovih mernih instrumenata koji zauzimaju deo gasne faze. Pored nepravilnog
oblika ovih sondi, na odredjivanje slobodne zapreminu iznad rastvora uticade i
nepravilni oblik samog poklopca reakcione posude. Takode, u slobodnu zapreminu (u
koju se raspodeljuje izdvojeni kiseonik) ulazi i zapremina svih plasti¢nih creva, slavina i
adaptera koji su kori$¢eni za povezivanje sa senzorom pritiska. Zbog toga je, u ovom
radu, razvijena posebna procedura za odredivanje slobodne zapremine sitema na osnovu
povecanja pritiska koju izaziva ,,ubacivanje” odredene zapremine vazduha u potpuno

formiran sistem sa 100 cm?® &iste vode.
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Postupak merenja zapremine gasne faze je slede¢i. Graduisani cilindar sa
pokretnim klipom (od 0 do 10 cm®) se poveZe sa reakcionom éelijom pomoéu staklene
dvokrake olive (jedan krak je rezervisan za senzor, drugi krak za cilindar) (Slika 10.).
Celija se ispuni rastvorom KI, vode i H,SO, do 99 cm® u Zeljenom koncentracionom
odnosu prema proceduri B. Zatim se urone elektrode, termometar i opti¢ka sonda i ¢itav
sistem hermetic¢ki zatvori. Potiskivanjem Klipa cilindra (klip cilindra je u pocetku
postavljen u nulti poloZaj pri kome je zapremina cilindra bila maksimalnih 10 cm®)
slobodna zapremina reakcionog sistema se smanjuje, u dva maha, i pri tom se meri
odziv senzora za pritisak. Klip bi prvo bio potisnut do 5 cm?®, a potom do 10 cm®, dakle,
slobodna zapremina bi prvo bila smanjena za 5 cm®, a potom za jo§ 5 cm®, AVs= 5 cm®.
Broj molova vazduha, tokom potiskivanja ostaje nepromenjen, ono Sto se menja je
pritisak vazduha usled promenjene zapremine. Do vrednosti zapremine gasne faze,
dolazi se iz jednacine idealnog gasnog stanja, koja se moze smatrati vaze¢om, pri datim

eksperimentalnim uslovima (nizak pritisak). Polazne jednacine su:
(Vg-4Vs)P\=nRT (3.3.4)
(Vg-24Vs)Py=nRT (3.3.5)

Oduzimanjem jednacine (3.3.4) od (3.3.5) i njihovom daljom transformacijom, dolazi
se do jednacine za raGunanje slobodne zapremine reakcionog sistema iznad rastvora:
2P, P

Vg =AV, !
Pu _PI

(3.3.6)

AV; je smanjenje zapremine uzrokovano potiskivanjem klipa Sprica, 1 iznosi,
AVs = 5 cm®. Senzor pritiska meri razliku izmedu pritiska u sistemu i atmosferskog
pritiska (pam = 101 325 Pa), pritisci u reakcionom sistemu su: P, = p1 + Pam | Pui=p2 +
Pam. P1 1 P2 SU vrednosti pritiska koje daje senzor pritiska, nakon prvog, i nakon drugog
potiskivanja klipa $prica, respektivno. Zamenom odgovarajucih izraza za P, i Py u
jednacinu (3.3.6) dobija se izraz (3.3.7) koji na osnovu vrednosti p; i p2 omogucuje

izraCunavanje slobodne zapremine:

Vg = AV, 20, = P, = Pay (3.3.7)
P, — P
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Tabela 6. Signali senzora U; i Uu mV, p1i p2preracunati koriséenjem kalibracionog

dijagrama za senzor i slobodna zapremina reakcionog sistema, Vg

Ui/ mV pi/Pa | U/ mV p2/ Pa Vg/cm® | Vgkorigov. /cm®
313,3 3092,4 685,0 6764,8 156,5 145,5
324,0 3198,1 702,2 6934,3 154,2 143,2
317,6 3134,5 696,0 6873,1 154,0 143,0
305,9 3019,3 656,0 6478,3 165,5 1545

311 3069.68 670,6 6622,5 161,4 150,4
317 3128.96 700,0 6913,0 152,3 141,3
321,9 3177,4 705,5 6967,3 152,1 141,1
319,4 3152,7 696,7 6880,2 154/4 143,4
326,5 3223,2 698,1 6894,2 156,8 145,8

330.82 3265,5 709,2 7003,9 154,2 143,2
325,3 3210,6 703,4 6946,6 154,2 143,2
328,0 3237,6 697,0 6883,4 157,8 146,8
320,0 3158,6 694,0 6853,7 155,7 1447
317,0 3129,0 690,2 6816,2 156,0 145,0
328,0 3237,8 709,7 7008,8 1529 1419
327,2 3229,7 705,6 6968,3 154,1 143,1
321,2 3170,9 697,6 6888,9 154,8 143,8
327,4 3231,7 705,0 6962,4 1544 1444
331,3 3270,2 705,7 6969,3 155,7 1447
328,0 3237,6 700,4 6917,0 156,5 145,5
330,8 3265,3 7129 7040,5 152,8 141,8
332,5 3282,1 715,8 7069,1 152,4 1424
303,4 2994,6 658,0 6498,0 163,5 152,5
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U tabeli 6. prikazane su ocitane vrednosti senzora za pritisak Uz i Uz u mV,
preracunate vrednosti za pritisak p; i p2 koris¢enjem kalibracione krive, kao i izraCunata
slobodna zapremina po jednaéini (3.3.7), pri pam=101325 Pa. U; i U, odgovaraju
vrednostima potencijala senzora za pomeren klipa $prica od 10 cm® do 5 cm® i od 5 cm®
do 0 cm®, respektivno. Zbog dobijanja §to preciznije vrednosti za slobodnu zapreminu,
uraden je veliki broj merenja, u tabeli 6. je prikazan samo deo ovih merenja. Takode,
zapremina je proveravana i neposredno pre svakog eksperimenta. Za prevodenje
koncentracije izdvojenog kiseonika u pritisak, koriS¢ena je srednja vrednost slobodne
zapremine.

Srednja vrednost slobodne zapremine reakcionog sistema iz ovih merenja je:
V=155, 6-:10° m°,

Slobodna zapremina je odredena viSe puta da bi se statisticki procenila greska
merene veli¢ine. KoriS¢enjem Studentove t raspodele, dolazi se do opsega za interval
pouzdanosti srednjih vrednosti merenih veli¢ina od 95%. Formula za izracunavanje

0vog opsega je: t % , gde je t koeficijent za odgovarajuci interval pouzdanosti i broj
N

merenja (N-1), koji se uzima iz “t tabele”. S je varijansa uzorka:
s= L 3 (x, - X)? (3.3.8)
N -1 ' '

pri ¢emu je N broj merenja.
Opseg u kome bi se nasla srednja vrednost merenja sa 95% verovatnoce je:

(X —tS_ X+t5)

(3.3.9)
JIN JN

U ovom slucaju, statisti¢ki odredena greska, ekvivalentna ¢lanu ti , jer AV=
+9,8 cm’, tj. V= (156 = 10) -10° m°.

Na kraju, potrebno je izvrsiti jo§ dve korekcije (poslednja kolona u tabeli 6.) na

ovako dobijenu zapreminu. Korekcije se ti¢u same eksperimentalne procedure B.
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Posto su merenja vr$ena u reakcionom sistemu u koji su dodati rastvor Kl, voda
I H,SO,, ali ne i rastvor H,O,, potrebno je umanjiti izracunatu vrednost slobodne
zapremine reakcionog sistema, za zapreminu dodatog H,O,. Reakcija je uvek inicirana
dodatkom 1 cm® H,0, a Zeljena koncentracija u sistemu se postize razliitom
koncentracijom dodatog vodonik-peroksida. Ukupna zapremina te¢ne faze reakcionog
sistema je pri svakom eksperimentu morala biti 100 cm®, zajedno sa 1 cm® zapremine
H,0,, kojim je inicirana reakcija. Oduzimanje zapremine peroksida, V(H,0,)=1-10"

m?, od preratunate zapremine gasne faze &ini prvu korekciju zapremine.

Druga korekcija koju treba izvrSiti, odnosi se na zapreminu cilindra sa klipom.
Prilikom merenja slobodne zapremine, zapremina cilindra od 10 cm® je takodje
doprinosila slobodnoj zapremini reakcionog sistema. Za vreme kinetickih merenja, cela
konfiguracija sa ovim pomo¢nim cilindrom je zadrzana da se ne bi pokvarilo zaptivanje
spojeva, ali je klip cilindra potpuno sabijen, tako da zapremina $prica od 10 cm® nije
uCestvovala u zapremini slobodne gasne faze. Zbog toga treba umanjiti slobodnu

zapreminu reakcionog sistema, i za zapreminu cilindra (koja iznosi 1-10° m°).
Zapremina gasne faze, nakon uvrS¢enih korekcija, ima sledeci oblik:

Ve=av, 2R
P —

m® — V(H,0,) m* — V(cilindra) m? (3.3.10)

Preracunata korigovana srednja slobodna zapremina (poslednja kolona u tabeli

6.) iznosi:
Vg= (144+10) -10° m® (3.3.11)

Slobodna zapremina je neophodan ¢lan u jednacini (3.3.3), za prevodenje
koncentracije kiseonika iz te¢ne faze, dobijene simulacijom postavljenog modela za
kalijum-jodid-vodonik-peroksid reakciju, u pritisak gasne faze. Ova konverzija
(jednacine (3.3.12) i (3.3.13)) je neizostavan deo poredenja rezultata dobijenih
numerickom simulacijom modela sa izmerenim eksperimentalnim za pritisak Kiseonika.

R-T

V .
p(O2)= ra“V%[Oz]. (3.3.12)

9
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Za ekperimentalne uslove u ovom radu sledi:

0,1-8,314-298

0))=
PO s 10

[O,] (3.3.13).

3.4. Metode ispitivanja i uslovi merenja

3.4.1. EPR spektroskopija

Metoda koja se koristi za detektovanje kratkozivecih radikalskih vrsta, naziva se
EPR ,spin trapping” matoda. Princip ove metode zasniva se na reakciji spinskog
hvataca sa slobodnim radikalima, pri ¢emu kao produkt nastaje stabilnije EPR aktivno

jedinjenje (tzv. adukt) koje se moze detektovati standardnom EPR metodom.*®

Za ispitivanje prisustva radikala u reakciji jodida i vodonik-peroksida, u ovom
radu koriste se nitronski spinski hvataci: BMPO i DEPMPO (Slika 9.). Snimanje EPR
spektara spinskim hvatatem BMPO vrSeno je na Varian E104-A X-band EPR
spektrometru, pri slede¢im uslovima: centar polja 3410 G, skeniraju¢i opseg 100G,
mikrotalasna frakvencija (MT) 100 kHz, modulaciona amplituda 1 G, snaga
mikrotalasnog izvora 10 mW, vremenska konstanta 0,032 s. U nastavku istrazivanja,
koristi se spinski hvatat DEPMPO ¢iji radikalski adukti imaju karakteristiénije EPR
spektre od spinskog hvatata BMPO. EPR spektri su snimani pod istim uslovima, jedina
razlika je skenirajuci opseg od 200 G i modulaciona amplituda od 2 G. Spektri su, u oba

slu¢aja, generisani na sobnoj temperaturi Texp= 22 °C.

3.4.2. UV-VIS spektrofotometrija

Za merenje elektronskih apsorpcionih spektara joda i trijodidnog kompleksa,
koristi se jednozraéni Agilent 8345 UV-VIS apsorpcioni spektrofotometar. Vremenska
evolucija 13" i I, prati se pomocu opticke sonde uronjene u rastvor i povezane sa
spektrofotometrom. Koris¢enje opticke sonde omoguéuje direktno pracenje
komponenata u sistemu bez vadenja alivkota za analizu. Merenja se vrse na talasnoj

duzini maksimuma apsorpcije za trijodidni kompleks A(I3)= 353 nm i dvoatomski
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molekul joda A(Iz)= 460 nm u radnom rezimu ,,Kinetics“. Zahvaljujué¢i detektorskom
sistemu dioda, ovaj rezim omogucuje vremensko prac¢enja vrsta na vise talasnih duzina.

Duzina trajanja svakog eksperimenta je 3600 s (1h).

Pre ispitivanja kinetike rekacije izmedu jodida i vodonik-peroksida i
vremenskog pracenja apsorbancije joda i trijodidnog kompleksa, proverena vazenje
Lambert-Beer-ov zakona za date eksperimentalne uslove kako je opisano u Prilogu 1.
Bazna linija za kalibracione dijagrame joda i trijodida je dejonizovana voda (rastvarac)
u kojoj su napravljeni kalibracioni rastvori, dok baznu liniju za eksperimentalna

. oy . . . .. -4
snimanja ¢ini rastvor sumprone kiseline koncentracije 4,9 -10™ M.

3.5. Racunske metode

3.5.1. Simulacija EPR spektara

Za simulaciju EPR spektara koristi se SimFonia softver.'*

Ovaj softver spada u
grupu brzih i jednostavanih softvera za rukovanje, a odlikuje se i nizom prednosti.
SimFonia softver omogucuje simulacije EPR spektara dobijenih iz praskastih i te¢nih
uzoraka. Simulirani spektri se lako obraduju, a takode postoji moguénost uporedivanja

simuliranih EPR spektara sa eksperimentalnim.

Simulacioni algoritam se zasniva na perturbacionoj teoriji. Perturbaciona teorija
se koristi, prvenstveno, zbog brzog proracuna. To je aproksimativna tehnika za
pronalazenje sopstvenih vrednosti energije i sopstvenih vektora spinskog hamiltonijana
(jednacina koje se koriste za opisivanje EPR spektra uzorka). Glavna pretpostavka ove
teorije je da postoji dominantna interakcija. Sto je ova interakcija ve¢a u odnosu na
ostale interakcije, to je primenjena aproksimacija tacnija. SimFonija softver za
simuliranje EPR spektara u te¢nim uzorcima razmatra tri interakcije, to su: elektronska
Zemanova interakcija, nuklearna hiperfina ineterakcija i nuklearna Zemanova

interakcija, pri cemu je elektronska Zemanova interakcija dominantna.
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Za generisanje EPR spektara SimFonia softver koristi Furijeovu transformaciju,
koja slozene EPR signale simulira veoma brzo, a pri tom ne zahteva mnogo

kompjuterske memorije.

3.5.2. Numeric¢ka simulacija modela za reakciju izmedu kalijum-jodida i

vodonik-peroksida

Sve simulacije modela mehanizma reakcije izmedu kalijum-jodida i vodonik-
peroksida uradene su u programu ,,E-Z Solve*.**? Ovaj program se koristi za reavanje
sistema algebarskih i diferencijalnih jednacina. U radni prostor programa, potrebno je
upisati odgovarajue diferencijalne jednaCine (brzine nastanka 1 nestanka svih
komponenata u modelu), vrednosti svih konstanti brzina reakcija, kao i pocetne
vrednosti svih promenljivih, granice integracije (pocetni i krajnji trenutak) i broj tacaka
u kojima ¢e biti prikazana dobijena reSenja. Ukoliko vrsta nije pocetno prisutna u
sistemu (sve intermedijerne vrste), za poc¢etnu vrednost njene koncentracije se unosi 107

mol dm™®, kako bi se izbeglo deljenje nulom pri numeri¢kim programskim operacijama.

Takode, u programu postoji i moguénost biranja metode numericke integracije
za reSavanje sistema diferencijalnih jednacina. KoriS¢eni metod numericke inetegracije
u ovom radu, je ,.backward* diferencijalna formula (BDF). Ovo je linearni visekora¢ni
metod, koji za datu funkciju i1 vreme, aproksimativno trazi prvi izvod funkcije
koris¢enjem prethodno izraCunatih tacaka i time povecava ta¢nost aproksimacije. BDF
metod se posebno Koristi za reSavanje krutih diferencijalnih sistema kakav je i ispitivani
model u ovom radu, s obzirom na velike razlike (i do deset redova veli¢ina) u vrednosti

pojedinih konstanti brzina.
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4.  Rezultati i diskusija

Ovo poglavlje je podeljeno na cCetiri glavna dela. Prvi deo odnosi se na detekciju
radikalskih vrsta u reakciji izmedu jodida i vodonik-peroksida. Dragi deo prezentuje
evoluciju Cetiri eksperimentalno pracene reakcione vrste I', Iy, I3 i O,. U tre¢em delu, na
osnovu detektovanih radikalskih vrsta i opste hemije joda, postavlja se model ispitivane
reakcije. Provera postuliranog modela reakcije izmedu kalijum-jodida i vodonik-
peroksida u Kiseloj sredini, tj. poredenje eksperimentalno dobijenih krivih i rezultata

dobijenih numeri¢kom integracijom modela predmet je ¢etvrtog dela ovog poglavlja.

4.1. Detekcija radikala u reakciji izmedu kalijum-jodida i

vodonik-peroksida EPR metodom

Reakcija izmedu jodida i vodonikperokisda je vazan deo hemije joda uopste, kao
Sto je ve¢ reCeno (poglavlje 1.1.), a predstavlja i jedan podsistem svih jodatnih
oscilatora (poglavlje 1.4.). U prikazivanju reakcionih mehanizama (ili modeliranju)

jodnih oscilatora postoje dva opsta pristupa, neradikalski i radikalski.

24;24;50;102;103;105;106;128;129

Neradikalski pristup samo ime kaze, za opisivanje
reakcionih mehanizama ne koristi radikalske vrste. Ovaj pristup, sam po sebi, ne
iskljuCuje prisustvo radikala u reakcionim sistemima, ali smatra da su radikali
kratkoziveée prolazne vrste, koje su samo intermedijeri izmedu stabilnijih reakcionih
komponenti (npr. A — Re — B). Iz svega navedenog, neradikalski pristup smatra da

radikali mogu biti iskljueni iz razmatranja reakcionog mehanizma S$to znacajno

pojednostavljuje kineticke modele.

16;34,95;107;109;126;143-148

Radikalski pristup, pridaje mnogo Vvise vaznosti slobodnim
radikalskim vrstama. Prema ovom pristupu radikali su vaZzne komponente u

prebacivanju sa jedne na drugu reakcionu granu, tj. radikali mogu biti posrednici
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izmedu razliitih reakcionih puteva. Prema ovom pristupu, radikali kao jako reaktivne
komponente mogu inicirati i umrezavati mnoge procese i time uticati na tok ukupne

reakcije.

lako su prisutni u nekim reakcionim modelima®™*, hemijski izvor slobodnih
radikala u jodatnim oscilatorima, nije direktno ustanovljen. Naime, prisustvo (ili

126:1% indirektno je dokazano na

odsustvo) slobodnih radikala u nekim jodnim sistemima
osnovu uticaja hvataca radikala na reakcionu dinamiku. Izbor hvataca diktirao je 1
uticaj, pa tako, po nekom hvatacu u ispitivanom sistemu ima radikala, dok bi drugi
hvata¢ za isti sistem pokazao da nema radikala, jer nije bitno uticao na reakcionu
dinamiku. Takode, sa obzirom na bogatsvo reakcionih vrsta u sistemima koji sadrze jod
i vodonik-peroksid, nije isklju¢eno ni hemijsko reagovanje ovih hvataca sa
komponentama sistema koje nisu radikalske prirode. Ovakve reakcije odrazile bi se na
reakcionu dinamiku sistema, daju¢i laznu sliku o radikalskim vrstama. Sasvim realno,
namece se 1 pitanje koli¢ine hvataca koji se dodaje u reakcioni sistem. Koja koli¢ina je

dovoljna? Svakako da ¢e ,prekomerna® koncentracija hvataca naru$iti dinamiku

sistema, bez obzira na radikalsku ili neradikalsku prirodu mehanizma.

Zbog pomenutih moguc¢ih komplikacija vezanih za upotrebu hvataca,
najpouzdaniju sliku o prisustvu ili odsustvu radikalskih vrsta daju jedino, EPR spektri.
Kako reakcija izmedu kaljumjodida i vodonik-peroksida moZe biti potencijalni izvor
radikala u mnogim sistemima, prvo su izvrSna EPR merenja u cilju detekcije ovih
reaktivnih vrsta. Najadekvatnija za detekciju kratkozive¢ih radikala je EPR spin trap
tehnika. Kao $to je napomenuto (odeljak 3), princip ove tehnike se zasniva na reakciji
spinskog hvataca i slobodnog radikala pri ¢emu nastaje stabilan, radikalski adukt koji
moze da se detektuje standardnom EPR metodom. Za akumuliranje (hvatanje)
slobodnih radikala u reakciji izmedu kalijum-jodida i vodonik-peroksida koris¢ena su
dva komercijalna hvataca BMPO 1 DEPMPO. Kako je glavni cilj ove vrste istraZivanja
detekcija radikala, ,cena® koja se mora platiti je gubitak informacija o reakcinoj

dinamici.
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4.1.1. Spinski hvata¢ BMPO i reakcija izmedu kalijum-jodida i vodonik-
peroksida

EPR spin trap tehnika je jedna od najpouzdanijih tehnika za detekciju jako
reaktivnih, kratkozivecih radikala. BMPO (5-(terc-butoksikarbonil)-5-metil-1-pirolin N-
oksid) je spinski hvata¢ koji moze da detektuje i hidroksil (HOe¢) i superoksidne (HOO¢)
radikale generisane u sistemu in vivo i in vitro. Ovi radikali se u literaturi skra¢eno zovu
i reaktivne kiseoni¢ne vrste (reactive oxygen species ROS). BMPO/hidroperoksilni
adukt pokazuje mnogo veée vreme polu-zivota (tyo =23 min) u odnosu na druge
komercijalne spinske hvatace. Takode, BMPO adukti su stabilni i imaju reproduktivne 1
jednostavne EPR spektre (Slika 11.). Na slici 11. prikazan je izgled BMPO/OH i
BMPO/OOH adukta, isprekidanom linijom oznaceni su simulirani spektri na osnovu
kojih je i moguce uraditi analizu prisutnosti ROS u ispitivanim sistemima.>* Uogava se
da EPR spektri BMPO spinskog hvataca sa reaktivnim kiseoni¢nim radikalima imaju
osam linija i da se dobro reprodukuju standardnim simulacionim parametrima. Takode,
bitna odlika BMPO adukata sa reaktivnim kiseonicnim vrstama je odsustvo konverzije
superoksidnog u hidroksil adukt ali i dosta slicni polozaji linija koje u prisustvu Suma

mogu otezati analizu spektara u konkretnim uslvima.*4°

|

AR

H
B l_ H

BRMPOMO0H

Slika 18. Izgled BMPO/OOH i BMPO/OH adukta. Isprekidanom linijom su oznaceni

spektri dobijeni simulacijom®
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BMPO je zbog svoje velike rastvorljivosti u vodi, idealan za primenu na
hidrofilne bioloske uzorke, ali i vodene rastvore, kakva je i reakcija izmedu Kalijum-

jodida i vodonik-peroksida u kiseloj sredini.

Primenom eksperimentalne postavke A, detektovano je prisustvo radikala u

reakciji izmedu kalijum-jodida i vodonik-peroksida u kiseloj sredini (Slika 12.)."°

Slika 12. a) EPR spektar BMPO/OH adukta dobijenog u Fentonovoj reakciji (0,2 mM
FeSO4, 50 mM BMPO i 1,5 mM H;0,), b) provera cistoée BMPO-a u reakciji sa
KsFe(CN)s , ¢) EPR spektar BMPO/radikalskog adukta formiran tokom reakcije
kalijum-jodida i vodonik-peroksida (0,2 M KI, 48 mM H,SO4, 50 mM BMPO i 0,2 M
H,0, ) snimljen posle 5 min, d) posle 10 min. Te,=22 °C. **°

Fentonova reakcija’ je snazan izvor HO- radikala koji formiraju stabilan adukt
sa BMPO spinskim hvata¢em. Karakteristicni EPR spektar BMPO/OH adukta
generisanog u standardnoj Fentonovoj reakciji prikazan je na slici 19 a). Ovo je ujedno
provera funkcionalnosti spinskog hvataca BMPO, ali i neophodan spektar za kasnije
poredenje, s obzirom na ¢injenicu da je sniman pod istim instrumentalnim uslovima kao

i BMPO u reakciji izmedu kalijum-jodida i vodonik-peroksida.

Provera ¢istoée BMPO spinskog hvataca sa umereno jakim oksidacionim
sredstvom K3[Fe(CN)g], je deo standardne eksperimentalne EPR procedure (slika 12 b).
Odsustvo EPR signala, ukazuje da preciS¢avanje spinskog hvataca nije potrebno i da se

BMPO moze direktno koristiti za merenja od interesa.
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EPR spektri dobijeni vadenjem 60 pl alikvota iz kisele reakcione smese kalijum-
jodida i vodonik-peroksida na Te,=22 °C, posle 5 min i 10 min prikazani su na slici 12
c) i d), redom. Postojanje EPR signala (iako slabog) nedvosmisleno detektuje prisustvo
reaktivnog kiseoni¢nog radikala (HO- ili HOOe, ili oba) u ovoj reakciji. Vremensko
smanjenje spektralnih linija ukazuje na razlaganje formiranog BMPO/radikalskog

adukta (posle 10 min od iniciranja reakcije).

Formiranje radikalskih adukata je rezultat ukupne reakcije razlaganja

vodnikperoksida pracene izdvajanjem kiseonika:
2 H,0, - 0O, + 2 H,0 (411)

Ova reakcija se moZze smatrati i reakcijom disproporcionisanja, pri ¢emu se jedan
molekul vodonik-peroksida kroz dvoelektronski proces oksiduje do O, a drugi
dvoelektronskim procesom redukuje do H,O. Zbog mehanizma prenosa elektrona i
smanjene verovatno¢e dvo-elektronskih procesa, proces (4.1.1) se moze odvijati u
jedno-elektronskim koracima (4.1.2) i (4.1.3):

H,0, — HOO« + H" + ¢’ (4.1.2)

H,0; + H' + & — HO* + H,0 (4.1.3).

Ovi koraci generiSu reaktivne kiseoni¢ne vrste: superoksidne (HOOv) i hidroksil (HO¢)
radikale. U kombinaciji sa drugim vrstama npr. jodnim, reakcije (4.1.2) i (4.1.3) mogu
biti potencijalni izvori slobodnih radikala u reakciji izmedu jodida i vodonik-peroksida.
S obzirom da je dekompozicija vodonik-peroksida sastavni deo razli¢itih oscilatornih
sistema, reakcije (4.1.2) i (4.1.3) su potencijalni izvori reaktivnih kiseoni¢nih vrsta i u

. . . . . . 150
slozenim oscilatornim sistemima.

EPR spektar snimljen u reakciji izmedu kalijum-jodida i vodonik-peroksida
(Slika 12. c i d), je spektar neke reaktivne kiseoni¢ne vrste (HO« ili HOOe), ¢ime je
dokazano prisustvo radikala u ispitivanoj reakciji. Snimljeni EPR spektar ima cetiri
glavna pika kao BMPO/OH i BMPO/OOH adukt prikazan na slici 11. i 12. a). Medutim,
zbog malog intenziteta, a zatim i velikog Suma i proSirenosti spektralnih linija, kao

posledice burnog izdvajanja kiseonika, nije moguce doneti precizan zaklju¢ak o kojoj
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radikalskoj vrsti je re¢. Takode, ne doprinosi ni ¢injenica o sli¢nosti BMPO/OH i
BMPO/OOH adukata (Slika 12.). Oba EPR spektra imaju po osam linija koje zbog
velikog Suma nje moguce precizno identifikovati. Da bi se izvrSila detaljnija analiza i
ustanovilo prisustvo hidroksilnog ili hidroperoksilnog radikala, u nastavku istrazivanja,
koristi se spinski hvata¢ DEPMPO.

4.1.2. Spinski hvata¢ DEPMPO i reakcija izmedu kalijum-jodida i vodonik-

peroksida

DEPMPO  (5-dietoksifosforil-5-metil-1-pirolin ~ N-oksid) je jedan od
najefikasnijih spinskih hvataca, za in vivo i in vitro detekciju O-, N-, S- i C- centriranih

slobodnih radikala, >4

Ovaj spinski hvata¢ pravi znaajniju 1 uocljiviju razliku
izmedu hidroksil 1 superoksidnog radikala i zbog toga je 1 izabran da se primeni u
kalijum-jodid vodonik-peroksid reakciji. Iako ovaj hvata¢ omogucuje bolje razlikovanje
spinskih adukata sa HO« i HOO- (hidroperoksilni i superoksidni radikal O, se nalaze
u ravnotezi) radikalima primecena je i delimi¢na konverzija superoksidnog radikala u

hidroksilni (Slika 13. i 14.) o umanjuje moguénost kvantitivne analize.™*®

{
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Slika 13. DEPMPO spinski hvatac. Reakcija sa slobodnim HO< i Oy radikalima i
mogucnost prelaska DEPMPO/OOH adukta u DEPMPO/OH adukt™*

Konverzija prikazana na slici 13. je vremenski zavisna i ogleda se u promeni izgleda
EPR spektra DEPMPO adukta (Slika 14.).%
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Slika 14. EPR spektar DEPMPO adukta generisan u hipoksantin/ksantinoksidaza
sistemu i atmosferi kiseonika posle 5 min A) i posle 40 min B). Beli kruzici reprezentuju
DEPMPO/OOH adukt, a crni DEPMPO/OH adukt **

EPR spektar DEPMPO adukta generisan u reakciji hipoksantin/ksantinoksidaza
sistemu (HX/XO) je tipi¢an spektar DEPMPO/OOH adukta (Slika 14.) i moze se lako
simulirati primenom standardne procedure, ali samo tokom prvih 10 min reakcije.'*?
Nakon ovog perioda, spektar se moze simulirati samo ako postoji DEPMPO/OH adukt.
Ovo ukazuje na postojanje konverzije DEPMPO/OOH adukta u DEPMPO/OH adukt, s
obzirom da reakcija HX/XO ne proizvodi HO- radikal. Shodno tome, vremenska
zavisnost intenziteta EPR pika DEPMPO/OOH adukta ukazuje na kinetiku generisanja
slobodnih superoksidnih radikala, dok odnos izmedu DEPMPO/OH i DEPMPO/OOH

adukata ukazuje na kinetiku konverzije. ***°2

EPR spektri reakcije izmedu kalijum-jodida i vodonik-peroksida, dobijeni
koris¢enjem eksperimentalne postavke i procedure A, tj. u prisustvu DEPMO spinskog
hvataga, posle 4 min, 14 min i 20 min, prikazani su na slici 15. a-c."*® Pri datim
eksperimentalnim uslovima, sve do 4 min od iniciranje reakcije nema vidiljivog EPR
signala. (slika 15 a)). Ovo ukazuje na sporo formiranje slobodnih radikala tokom ovog
perioda. Slab EPR signal dobijen nakon 4 min reakcije, raste sa vremenom i razvija se u
karakteristican signal DEPMPO/OOH adukta (Slika 15 b). Ovaj spektar je uporediv sa
EPR spektrom na slici 14 a, za reakciju HX/XO i ,lici“ na spektar hidroperoksilnog

radikala (HOOs«). To potvrduje i transformacija EPR signala, tj. spontana konverzija
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DEPMPO/OOH adukta u DEPMPO/OH adukt (slika 15 c) nakon 20 min od iniciranja

rekcije, dodatkom vodonik-peroksida u rastvor sumporne kiseline, jodida i DEPMPO-a.

a) ==
gt o
b) P

c) —

d) i

e
Slika 15. EPR spektar DEPMO/OOH adukta snimljen na sobnoj temperaturi, generisan
tokom reakcije kalijum-jodida i vodonik-peroksida (0,2 mol dm™ KI, 48 m mol dm™
H,S04, 50 m mol dm™ DEPMPO i 0,2 mol dm™® H,0,) a) posle 4 min, b) 14 min, c) 20
min i spektralne simulacije d) DEPMPO/OOH adukta i €) DEPMPO/OH adukta. Beli

kruzi¢i reprezentuju EPR pik karakteristican za superoksidni adukt, a crni za hidroksil

adukt.**

Da bi se nedvosmisleno izvrsila identifikacija superoksidnog radikala, potrebno
je uraditi simulacije EPR spektara (koris¢enjem Simfonia softvera) DEPMO/OH i
DEPMPO/OOH adukta i uporediti ih sa dobijenim spektrima (slika 15. a-c). Koris¢eni
parametri za simulaciju DEPMPO/OOH adukta su: (izomer | (55%) aP = 50,15, aN =
13, aHp(1) = 11,3, aHy(1) = 0,85, aHy(1) = 0,35, aHy(3) = 0,53; izomer Il (37%) aP =
48,68, aN = 13,8, aHp(1) = 0,88G, aHy(1) = 10,2, aHy(1) = 0,41, aHy(1) = 0,34; izomer
111 (8,5%) aP = 40,8, aN = 13,3, aHB(1) = 1,5, aHy(1) = 10); DEPMPO/OH adukta (aP
= 46,70; aN = 13,64; aHp = 12,78). Dobijeni spektri prikazani su na slici 15 d) i e), za
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DEPMPO/OOH adukt i DEPMPO/OH adukt, respektivno. Nakon poredenja simuliranih
I eksperimentalno dobijenih spektara, nedvosmisleno je identifikovan HOO-« radikal u
reakciji izmedu kalijum-jodida i vodonik-peroksida u kiseloj sredini. Medutim, na
osnovu dobijenih simulacija EPR spektara (Slika 15 ¢ i d) ,,ostaje prostora™ i za
formiranje HO- radikala. Simulacijom je procenjeno da EPR spektar na slici 15. b),
sadrzi 10% HO- radikala, dok spektar na slici 15 c, sadrzi 15 % HO- radikala. Ovaj
doprinos delimi¢no je odreden hidroksil-radikalima generisanim u ispitivanoj reakciji,

ali je i rezultat, ve¢ spomenute, transformacije hidroperoksilnog adukta.'*®

Kako se u sistemu koji sadrzi najnize oksidaciono stanje joda (I) i vodonik-
peroksid, dominantno detektuje produkt oksidacije vodonik-peroksida, tj. HOO- radikal
(s obzirom na ¢injenicu da jodid ne moze da se redukuje u niza stanja)? Drugim re¢ima
treba pojasniti kako se H,O, oksiduje (otpusta elektron) ako I" ne moZe primiti ovaj

elektron.

Opisivanje prikazanog ponasSanja jodid-peroksid sistema (na sobnoj temperaturi)
bi¢e zasnovano na dostupnim termodinamickim podacima za ovaj sistem. Odgovarajuci
teremodinamicki podaci za jodne i kiseoni¢ne vrste dati su u formi Latimerovog

dijagrama (Slika 16.).

Iz Latimerovog dijagrama je uocljivo da oksidacija vodonik-peroksida do HOO-
radikala nije moguca bez prisustva nekog jakog oksidacionog sredstva sa standardnim
oksidacionm potencijalom od 1,44 V. Takode je vazno napomenuti da jodid kao
najredukovanija jodna vrsta, ne moZe da primi elektrone i oksiduje vodonik-peroksid
(Slika 16.). Kvantitativno predvidanje mogucih inicijalnih reakcija je veoma tesko bez
poznavanja koncentracija reaktivnih intermedijernih vrsta. U odsustvu takvih podataka,
doprinosi mogucih inicijalnih reakcija se odreduju na osnovu poredenja standardnih
Gibsovih slobodnih energija (ili standardnih potencijala). Latimerov dijagram pokazuje
da su za reakciju izmedu kalijum-jodida i vodonik-peroksida moguc¢a dva inicijalna
procesa.

H,O, + 1"+ H" — HO+ + I+ +H,0, Ep=-0,34V (4.1.4)

2 H,O; — HO« +HOO+ +H;0, Eo=-045V (4.1.5).
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E°/ V HOI + H* + 2H,0 + 2e E°/V

1.35 f+aHo+e | 0.641poyy HOO +3H +3e o)\,
2 3
' 0, + 4H" + 4e
1721, + 3H,0 + e 1.33 0.625 1.436
0621 | [ au0 H,0 +2+"+2¢ |

HO-+H0 + - +o | 0-988

1.763 2.538

2H,0

Slika 16. Termodinamicki podaci za jodid-peroksid sistem u Kiseloj sredini,
predstavljeni u formu Latimerovog dijagrama. Svi standardni elektrodni potencijali su

preuzeti ili izracunati iz %, dok je Eo(lag/1) = 1,33 V**

Proces (4.1.4) je iniciranje jedno-clektronskog Kkatalitickog razlaganja vodonik-
peroksida jodidima (do radikalskih vrsta). Proces (4.1.5) je, takode, jedno-elektronsko
disproporcionisanje vodonik-peroksida. Zbog negativhog standardnog redukcionog
potencijala Eq (AGo > 0, jer AGo= - nFEy), oba procesa su energijski nepovoljna, tj.
termodinamic¢ki nespontana. Za proces (4.1.4) se moze re¢i da je termodinamicki
povoljniji od procesa (4.1.5), zbog nesto manje negativnog standardnog redukcionog
potencijala. Takode, proces (4.1.5) je manje verovatan zbog stabilnosti Cistog vodonik-
peroksida (ako isklju¢imo postojanje necistoca koje bi katalizovale reakciju
disproporcionisanja).*>* Sporo iniciranje radikalskog procesa (4.1.4) je u skladu sa

nedostatkom EPR signala do 4 min u ispitivanoj reakciji. Posle ovog, inicijalnog stupnja
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koncentracija radikalskih vrsta je odredena propagacionim petljama samog reakcionog

mehanizma, pri ¢emu se minimalizira doprinos inicijalnog koraka (4.1.4).

Predlozenom reakcijom inicijacije (4.1.4) dobija se hidroksil-radikal, a u sistemu
se posle 4 min dominantno detektuje superoksidni radikal, sa najvise 10 % hidroksil
radikala. Vazno je napomenuti da je HO-e radikal jedan od najjacih oksidacionih
sredstava sa standardnim redukcionim potencijalom od 2,538 V (Slika 16.). Zbog velike
reaktivnosti sa komponentama prisutnim u visku (H2O; i I"), koncentracija hidroksil-
radikala je jako mala. Mala koncentracija, rezultira i malom akumulacijom sa DEPMPO

spinskim hvatacem. Ovo je svakako jedan od razloga zaSto je dominantno detektovan
HOO- radikal.

Tokom reakcije se burno izdvaja kiseonik. Kao i kod EPR spektra BMPO
adukta, i ovde izdvojeni kiseonik u svom osnovnom elektronskom stanju (*=g"), uti¢e na
odnos signal Sum, kao i na Sirinu dobijenih spektralnih linija. Svi prikazani spektri su

rezltat delimi¢ne optimizacija po¢etnih koncentracija za jodid, kiselinu i peroksid.

Na osnovu EPR merenja se moze zakljuciti da reakcija izmedu kalijum-jodida i
vodonik-peroksida sadrzi reaktivne kiseoni¢ne vrste, od kojih je dominantno detektovan
hidroperoksilni radikal (HOO-), dok je hidroksil radikal (HO+) zbog velike reaktivnosti
u sistemu prisutan u jako maloj koncentraciji (najverovatnije 10° mol dm® i manje).
Termodinamic¢kim razmatranjem moze se zakljuciti da detekciji superoksidnog radikala,
prethodi redukcija vodonik-peroksida i oksidacija jodida, s obzirom da je jodid
najredukovanija jodna vrsta (4.1.4). Takode, mozZe se zakljuéiti, da je generisanje
radikala spor proces zbog slabog EPR signala dobijenog do 4 min i da je neophodna
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akumulaciju radikala u duzem vremenskom periodu.

Dobijeni EPR rezultati predstavljate bazu za modeliranje reakcije izmedu
kalijum-jodida i vodonik-peroksida, ali i drugih sistema koji kao podsistem imaju ovu

reakciju.
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4.2. Eksperimentalni rezultati istovremenog kinetickog pracenja cetiri

reakcione vrste: O, I, I, I3

Karakteristiéna vremenska evolucija dobijena za Cetiri eksperimentalno merene
veli¢ine (Oo, I', I3, 15, jedan produkt, jedan reaktant i dva reakciona intermedijera) za
pocetni sastav reakcione smese [Kl]= 3,27-10'4 mol dm?, [H20,],=0,1 mol dm? i
[H2SO04]o= 4,9-10* mol dm?, prikazana je na slikama 17-20. Dijagrami su dobijeni

primenom eksperimentalne procedure B.

Merenje kiseonika je slozen 1 osetljiv proces, jer je potrebno obezbediti potpuno
zatvoren sistem. Izdvojeni kiseonik se direktno meri preko napona odgovarajuceg
senzora, a za preracunavanje u jedinice pritiska Pa, koristi se kalibracioni dijagram
senzora za pritisak (prilog A.). Eksperimentalna kriva dobijena za kiseonik u

ispitivanom sistemu KI-H,O; je prikazana na slici 17.
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Slika 17. Pritisak izdvojenog gasovitog kiseonika
[KI]o= 3,27-10" mol dm?, [H20,]o= 0,1 mol dmi [H,S04]o= 4,9-10"* mol dm™

Pritisak gasovitog produkta, kiseonika, monotono raste za sve eksperimentalne
uslove. Prikazana kriva ima dosta Suma s obzirom na malu koncentraciju kalijum-
jodida, a zbog toga i malu koli¢inu izdvojenog kiseonika. Sum raste sa primenom

manjih (< 3,27-10* mol dm®) pocetnih koncentracija kalijum-jodida, pa je ova
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koncentracija kalijum-jodida stoga uzeta za minimalnu eksperimentalno pracenu.
Takode, povecana koncentracija jodida kataliticki utice na razlaganje vodonik-
peroksida, pri ¢emu je izdvajanje kiseonika intenzivnije i dobijene eksperimentalne
krive su ,.glatkije®, ali je 1 koncentracija trijodida poveéana iznad oblasti vazenja
Lambert-Beer-ovog zakona. Isti efekat na kiseonik izaziva i povecenje pocetne

koncentracije vodonik-peroksida.

1"/ 10" mol dm

0 T T T T T T T T T T T 1
0 10 20 30 40 50 60

vreme / min

Slika 18. Promena koncentracije I sa vremenom,
[KI]o= 3,27-10"* mol dm?, [H20:]o= 0,1 mol dmi [H,SO04]o= 4,9-10"* mol dm™

Koncentracija jodida (slika 18.), kao reaktanta, monotono opada za sve
eksperimentalne uslove. Koncentracioni profili za ostale intermedijerne jodne vrste, jod

i trijodidni kompleks, za date eksperimentalne uslove, prikazani su na slikama 19. i 20.

Interesantno je napomenuti da se pri datim eksperimentalnim uslovima, reakcija
izmedu kalijum-jodida i vodonik-peroksida, duzi vremenski period nalazi u ustaljenom
stanju sa konstantnim koncentracionim vrednostima za jodide, jod i trijodide.
Eksperimentalne krive za promenu koncentracije jodida i joda sa vremenom, monotono
dostizu svoje stacionarne vrednosti (slika 18. i 19.), dok krive za trijodidni jon prolaze
kroz izrazeni maksimum (slika 20.). Koncentracije joda i trijodidnog kompleksa (slike
19. 1 20.) su preracunate koris¢enjem Lambert-Beer-ovog zakona i pravila o aditivnosti
apsorbancije (prilog A.).
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Eksperimentalno je primeéeno da stacionarna koncentracija Is" i I, raste sa
povecanjem pocetne koncentracije jodida. Takode, eksperimentalno je uocen i povecan
instrumentalni $um za podetne koncentracije jodida veée od 1,5 -10° M. Ovaj Sum je

posledica saturacije apsorbancije (Apsorb. > 2) za trijodidni kompleks.
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Slika 19. Promena koncentracije 1, sa vremenom,
[K1]o= 3,27-10™ mol dm*, [H,02]o= 0,1 mol dm™ i [H,S0s]o= 4,9-10"* mol dm
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Slika 20. Promena koncentracije |5~ sa vremenom,
[K1]o= 3,27-10* mol dm*, [H202]o= 0,1 mol dm™ i [H2SO4]o= 4,9-10"* mol dm
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Detekcija radikala u kalijum-jodid-vodonik-peroksid sistemu, kao i simultano
pracenje Cetiri reakcione vrste stvara dobru osnovu za postavku i proveru radikalskog

modela.

4.3. Postavka radikalskog modela reakcije izmedu kalijum-jodida i

vodonik-peroksida

Detekcijom reaktivnih kiseoni¢nih radikala (HOe i HOOe) otvorio se novi
pravac u modeliranju ispitivane reakcije. U ovom odeljku bi¢e opisane faze postavke
radikalskog modela ¢iju bazu ¢e predstavljati sistem neradikalskih jednacina poznatih iz

ranijih istraZivanja vezanih za sistem kalijum-jodid — vodonik-peroksid.

4.3.1. Baza modela

Bazu postuliranog modela ¢ine dobro poznate reakcije Liebhafsky-0g®**! i
Furrow-a*’ koje su prikazene u delu o reakciji izmedu jodida i vodonik-peroksida
(odeljak 1.5.). Ovde ¢e biti ponovljene i sumirane u tzv. neradiklaski model,
prvenstveno zbog toga Sto su sve reakcije u njemu neradikalske. Neradikalski model
reakcije izmedu kalijum-jodida i vodonik-peroksida ¢ine Cetiri osnovna procesa, od
kojih su dva povratna (4.3.1) — (4.3.4):

1. H* + 1"+ H,0, — HIO + H,0, ki= 0,0115+0,175[H"] M*s? (4.3.1)*
2. HIO + H,0, — I+ H"+ O, + Hy0, ko =37 Ms™ (4.3.2)%°
3. I"+ HIO + H" & I, + H,0, ks=3,6:10° M s (4.3.3)*

k.3=0,0018/[H"]M s

4. L+l oI ks=6,2-10° M s
k4=8,5-10% s (4.3.4).1%
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To su spor proces stvaranja HIO, reakcija nastanka kiseonika, stvaranje joda i gradenje
trijodidnog kompleksa. Neradikalski model (4.3.1)-(4.3.4) koristice se i za simuliranje i

poredenje sa dobijenim eksperimentalnim rezultatima za Cetiri reakcione vrste.

Odgovarjuce brzine procesa 1-4 su:

vi= ki[17[H207]

V2 = ko[HIO][H20]

Vs = ks[HIO][I] i Vs = ka[l2]
Va= ka[12][1] i Vo= Ka[ls .

Ukoliko izraz za brzinu procesa ne sadrzi eksplicitno vodu ili koncentraciju H”
jona, koncentracije ovih vrsta su ,,usle* u izraz za konstantu brzine procesa. Vazno je
napomenuti da je brzina procesa 3, vz = ks[HIO][I] nezavisna od koncentracije H" jona,
ali je zato povratni process, tj. hidroliza joda, v.3 = ks[l2]= (0,0018/[H™])[I.] obrnuto
srazmeran koncentraciji vodoni¢nog jona. Ovaj izraz ustanovljen je empirijski®’ i moze
se primenjivati samo u kiseloj sredini, medutim donja granica kiselosti do koje se moze
primenjivati nije odredena. Naime, zakon brzine hidrolize joda, u manje kiselim
sredinama nije poznat. Sa opadanjem koncentracije H* jona (manje kisele sredine, npr.
[H*]=10° mol dm™), dolazi do naglog porasta formalne konstante brzine k.3 (10° puta)
Sto simulacije modela ¢ini nepouzdanim. O ovome treba povesti ra¢una pri simuliranju

modela, kako neradikalskog, tako i ovde predlozenog radikalskog.

4.3.2. Opste karakteristike radikalskih reakcionih sistema

Da bi se postulirao radikalski model reakcije izmedu kalijum-jodida i vodonik-
peroksida, neophodno je poznavanje opstih karakteristika radikalskih reakcionih
sistema. Homoliticko raskidanje veze je jedan od glavnih nacina dobijanja slobodnih
radikala. Takode, dobro poznavanje energije disocijacije, razli¢itih kovalentnih veza i
faktora koji uticu na stabilnost formiranog radikala od kljucne su vaZnosti za

razumevanje radikalskih reakcija.
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Medutim, homoliticko raskidanje kovalentne veze nije i jedini nacin za dobijanje
slobodnih radikala. Radikali mogu da nastanu i u jednoelektronskim procesima
oksidacije ili redukcije atoma ili molekula (Slika 21.). Vazna osobina radikalskih
reakcionih sistema je da jednom dobijene radikalske vrste mogu same sebe da generisu
u procesima sa grananjem ili obi¢nim lanCanim reakcijama. Slobodni radikali,
ukljucujuéi i kiseonik, mogu da reaguju na mnogo nacina, intermolekulski ili
intramolekulski da bi nastali drugi slobodni radikali. Takode, slobodni radikali mogu da
ucestvuju u radikalskoj adiciji ili radikalskoj supstituciji, pri ¢emu nastaju novi

radikalski intermedijeri (Slika 21.). Ovi procesi su sastavni deo radikalskih reakcija.
21;51;56

(8) Br+CH;-CH=CH; ———— CH,-CH-CH,Br (Adicija)
(6) R-O+CHs-CH=CHy—— CH,-CH=CH,+R-OH (Supstitucija)
ic) CH4=CO ——— (H, + CO

O {Eliminacija)
y c"ﬂ\ . ———= (H, + CO,
3 Q

Fh
Vo .
id) l;-,r,ld..nzl:..._E'_'2 - P'h""f“"GHg“' Ph (Preraspodela)
Ph Ph

O—  (Elektron transfer)

(e) [ +¢ — = g
Ph"l{“pn Ph™"™Ph  (Redukcija)

Q g

0 .
—_— — = H, + C0, (Oksidacija
0 ety ey s + €Oz ( ia)

Slika 21. Moguéi procesi generisanja radikalskih vrsta®

Reakcije, u kojima ucestvuju slobodni radikali, su podeljene na tri razlicita

procesa (Slika 22.). To su: inicijacija, propagacija i terminacija.?***°

Pod pojmom inicijacije ili iniciranja radikalskih reakcija, podrazumevaju se one
reakcije koje zapocinju radikalski proces. Inicijacija ukljucuje formiranje slobodnih

radikala naj¢es$ce iz stabilnih reakcionih vrsta atoma ili molekula (Slika 22., reakcija 1.).
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Propagacija je takav set radikalskih jednacina u kojima broj radikalskih vrsta
raste (Slika 22). To znadi da, inicijalno stvoreni radikali ulaze u reakcije, pri ¢emu se

mogu transformisati u drugi radikal ili moze nastati vise radikala.

A o
1. R—X —» R + X Inicijacija
2, R+ A —»28 )
(B0 —=20D) ..
. Propagacija
B + R—X —» B—X + R
(0 + R—X ——= D—X + R)J
R +4 B —» R—B Terminacija
BE+B —» B—B

Slika 22. Inicijacija, propagacija i terminacija u radikalskim reakcionim sistemima®"

U procesu terminacije dolazi do rekombinacije radikala i gradenja stabilnih

reakcionih vrsta (Slika 22.) ili do deaktiviranja radikala na zidovima suda.

Zbog toga sto reaktivni radikalski produkt ili meduprodukt prouzrokuje dalje
reakcije, niz reakcija u kojima ucestvuju radikali zovu se i lancane reakcije. Ukupna
brzina nekog reakcionog procesa u kome postoje ova tri karakteristi¢na stupnja: pocetak
lanca (inicijacija), razvoj i grananje (lanac se grana kada jedna reaktivna vrsta daje dve
reaktivne vrste) (propagacija), i prekid lanca (terminacija), zavisice od medusobnog

odnosa ovih brzina. **®

Inicijacija se najceS¢e vrsi homolitickim raskidanjem kovalentne veze, pa ovaj
proces zahteva znatnu koli¢inu energije i kineticki je spor. Takode treba napomenuti, da

energija veze izmedu dva kovalentno vezana atoma zavisi od strukture molekula kao
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celine, a ne samo od identiteta dva vezana atoma. Sto je energija uto$ena za raskidanje

veze veca, to su nastali radikali reaktivniji i obrnuto.

/\
Al
(D—=X) or B—Xx }\' X
R A
R—X
(D7) B
e

Slika 23. Prikaz radiklaske petlje>

Bez procesa iniciranja, svakako da ne bi ni bilo radikalskih reakcija, ali drugi
proces — propagacija je jezgro svakog radikalskog reakcionog sistema. Dobrim
razumevanjem ovog procesa moze se izvrsiti predvidanje krajnjeg toka ukupne reakcije.
Ukoliko je mogucée kontrolisati propagacioni stupanj moguce je i uticati na tok ukupne
reakcije, tj. Citavu reakciju kreirati u zeljenom smeru. Odredeni radikali se
propagacijom mogu regenerisati nebrojeno puta (slika 23. radikal Re). Medutim, broj
ponavljanja zavisice od pocetne koncentracije reaktanata, kao i od koncentracije svih
radikala u sistemu, tj. od odnosa brzina propagacionog i terminacionog stupnja. Ukoliko
dode do naglog povecanja koncentracije radikala, to ¢e se svakako odrziti na
koncentraciju ostalih reakcionih vrsta, tj. moze do¢i do naglog porasta ili smanjenja
odredenih reakcionih vrsta u sistemu. Zbog ove ,,obnavljaju¢e” prirode radikalske
reakcije se predstavljaju i u vidu radikalske petlje (Slika 23.). Propagacione reakcije su

uglavnom egzotermne reakcije.
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4.3.3. Faza inicijacije u modelu reakcije izmedu kalijum-jodida i vodonik-

peroksida

Neradikalski model reakcije izmedu Kkalijum-jodida i vodonik-peroksida u
kiseloj sredini na sobnoj temparaturi, ¢ini¢e postoje¢i, literaturno opste prihvacéen,
neradikalski set jednac¢ina. Detekcija radikala HO+ i HOO+ EPR metodom, uslovljava
neminovno proSirivanje postojeCeg neradikalskog seta jednaCina. Naime, detkcija
radikala uvodi sasvim novi pristup u modeliranju ove reakcije. S obzirom da
detektovani radikali predstavljaju valentno-nezasicene cCestice i jako su reaktivne
hemijske vrste, njithovo uces¢e u lanCanim reakcijama je neosporno. Stoga, U procesu
modeliranja reakcije izmedu jodida i vodonik-peroksida, potrebno je ,,ispoStovati®

osnovne faze radikalskih reakcionih sistema: inicijaciju, propagaciju i terminaciju.

Sta ée biti reakcija inicijacije u radikalskom modelu? Osnovna pretpostavka
ovog rada je da je izvor radikala ujedno, i odlucujuéi stupanj reakcije izmedu kalijum-
jodida i vodonik-peroksida, tj. reakcija (4.3.1) ili prva reakcija neradikalskog modela.**
Na ovo ukazuje slab EPR signal dobijen do 4 min reakcije, tj. na osnovu EPR merenja
zakljucuje se da se radikali sporo generisu u prvim minutima reakcije. Takode, kineticki
spor proces je i termodinamicki nepovoljan, dok obrnut slu¢aj ne mora da vazi. Ako
pogledamo reakciju (4.3.1.) stvaranja hipojodaste Kkiseline, HIO, dvoelektronskom
oksidacijom jodida, standardni redukcioni potencijal ove reakcije je Eo > 0,77 V $§to
ukazuje na termodinamicki povoljan proces a posto je Eo > 0,6 V, moze se ocekivati da
je ovo i kineticki brz proces (odeljak 1.3), a ipak reakcija se odvija sporo i po nalazima

Liebhafskog** i Hansena'?’

To jasno pokazuje da je dvoelektronski proces oksidacije
jodida do HIO (4.3.1), iniciran pretpostavljenim sporim jednoelektronskim procesom

(4.3.5) (Slika 16. Latimerov dijagram):
k
H0, + I + HY = HO» + I+ +H,0 (4.3.5)

Ova reakcija je ve¢ razmatarana kao jedan od mogucih inicijalnih procesa kalijum-jodid
— vodonik-peroksid reakcije (4.1.4.), a ovde je prihvaéena za reakciju inicijacije.
Negativna vrednost standardnog redukcionog potencijala ukazuje da je ova reakcija

termodinamicki nepovoljna (Ep = - 0,34 V) i stoga spora.
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Vazno je napomenuti da proces (4.3.5) odreduje inicijalnu brzinu gubljenja
reaktanata, ke. Hidroksil radikali, nastali tokom procesa inicijacije, su jako reaktivne
vrste Eq (HO</H,0) = 2.813 V (Slika 16.). Radikal HO+ se formira istovremeno sa l¢
radikalom u maloj zapremini odredenoj dijametrom sudara dobijenih radikalskih vrsta.
Zbog male zapremine, a velike reaktivnosti HOs, u ovom radu se predpostavlja da ¢e
deo nastalih HO-radikala momentalno oksidovati I+ radikal do HIO (E, (H1O/1+) = 0.66
V) (4.3.6):

HO- + I+ — HIO (4.3.6)

Medutim, deo HO- i I+ radikala ¢e u pravcu koncentracionog gradijenta, kao
vucne sile, napustiti zapreminu u kojoj se odvija reakcija i uc¢i u ostatak
rastvora (4.3.7). Ovaj mali broj radikala koji napusti deo zapremine u kojoj se odvija
reakcija, reaguje sa komponentama prisutnim u rastvoru i obezbeduje dalje

propagacionu fazu.
HOs + I (zapermina u kojoj se odigrava reakcija) — HOse + I (u rastvoru) (4.3.7)156

Odlu¢ujucéi stupanj (4.3.1) reakcije izmedu kalijum-jodida i vodonik-peroksida,
pronaden od strane Liebhafskog, odreduje pocetnu brzinu gubljenja reaktanata i
konstantu brzine odludujuéeg stupnja ke = 0,0115 + 0,175 [H'], ali proizvod ove
reakcije nije samo HIO, ve¢ i deo I i HO- radikla koji napuste zapreminu odigravanja
reakcije. Sto znaci da se odlu¢ujuéi stupanj ispitivane reakcije, odvija kroz dva paralelna
procesa (slika 27.) u jednom nastaje HIO (4.3.6), a u drugom slobodni radikali HO« i I+

u rastvoru (4.3.7).1%°

HOe + I+ + H;O (u rastvoru)
H+ T +H,0, ==
HIO + L0

Slika 27. Podela odlucujuceg stupnja ispitivane reakcije na dva paralelna procesa, u

jednom nastaje HIO, a u drugom se dobijaju slobodni radikali HO« i Ie.
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Formalni opis ovakvog paralelnog odvijanja reakcije (4.3.1) se moze uvesti
preko odgovarajuéih udela, gde Y i X reprezentuju frakciju reaktanata koja prelazi u
HIO po jednoj grani i HO-« i I radikale u rastvor po drugoj grani. Tada ¢e zbir ovih
frakcija biti normiran na 1, tj. X+Y=1, a formalne konstante brzine procesa ki, =
Y(0,0115 + 0,175 [H™]) i kia = X(0,0115 + 0,175 [H']), odgovarajuéi umnozci konstante
brzine odluc¢ujuéeg stupnja. To znac¢i da formalne konstante brzine paralelnih procesa ne
mogu prevazi¢i konstantu brzine odlucujuceg stupnja (4.3.1) koju je izmerio
Liebhafsky, (ki= kp, = 0,0115 + 0,175 [H']) pa je ki= kia+kip. Ovim je takode, ocuvana
pocetna brzina ¢itavog procesa vo = ki [I'][H205], ali i ustanovljeni redovi reakcija'?’ u
odnosu na jodid i vodonik-peroksid vy = (Kiatkip)[lI J[H202].

Nov kineticki pristup predstavljen u ovoj tezi je objavljen u radu.**® Ovaj pristup
uvodi dve nove formalne konstante ki, i Kip, koje se optimizuju do najboljih poklapanja
sa dobijenim eksperimentalnim rezultatima za Cetiri eksperimentalno pracene rekacione
vrste. Tokom simuliranja radikalskog modela, zbog linearne zavisnosti formalnih
konstanti paralelnih procesa, ki, = Ki-Kia, 1 X=1-Y, efektivno se fituje samo jedna

konstanta.

4.3.4. PredloZeni set jednacina radikalskog modela (postuliran radikalski

model)

Do sada smo pokazali da u sastav radikalskog modela reakcije izmedu kalijum-

jodid i vodonik-peroksida u kiseloj sredini, ulazi reakcija odlu¢ujuceg stupnja podeljena
156.

na dva paralelna procesa (4.3.8) i (4.3.9)™":

-3
H,0; + I' + H* = HO- + I+ +H,0 (4.3.8)"°
1.
. + Eap 156
H.0, + I+ H" = HIO +H,0, (4.3.9)

Kip= (0,0115 + 0,175 [H']) - Kia
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Takode, bazu predlozenog radikalskog modela ¢ine neradikalske jednacine
blisko povezane sa ovim procesom (4.3.2)-(4.3.4), koje ¢e zbog preglednosti
radikalskog modela ovde biti ponovljene:

2. HIO + H,0, — I' + H" + O + H,0, (4.3.10)*°

k, =37 mol*dm?®s?

3. I"+ HIO + H" & I, + H,0, (4.3.11)%
ks=3,6-10° mol™ dm?® s i k.3=0,0018/[H*] mol dm™ s

4. PR =S (4.3.12)'*
ks=6,2-10° mol*dm?® s?ti k4=8,5x10°% s

Reakcija (4.3.8) je reakcija inicijacije, kojom nastaju HO- i I radikalske vrste.
Sta se defava dalje sa ovim radikalima? Prisustvo radikalskih vrsta neizbezno
komplikuje modeliranje realnog reakcionog mehanizma. Prvenstveno zbog toga Sto
slobodni radikali pokazuju veliku reaktivnost i reaguju gotovo sa svakom hemijskom
vrstom na koju bi u sistemu ,,naisli“. Takode, prisustvo slobodnih radikala, ima za
posledicu 1 veliku verovatno¢u ukrstanja razli¢itih reakcionih tokova i1 procesa. Zbog
svega reCenog, za dalji razvoj minimalnog radikalskog modela (sa akcentom na
minimalni), predlozeno je da radikali generisani u reakciji la (4.3.8), dominantno
reaguju sa komponentama prisutnim u velikom visku (ove komponente su, svakako,
vodonik-peroksid, kalijum-jodid i jod). Takode, izbor ovih reakcija je zavisio i od
brzine odgovaraju¢ih stupnjeva, pa su u obzir uzete samo radikalske reakcije sa
komponentama u visku i sa velikom brzinom, reakcije sa rednim brojem 5-11 u modelu
koji sledi ili (4.3.13)-(4.3.19).891%17180 Oye reakcije ¢ine propagacionu fazu,

radiklaskog lan¢anog mehanizma.

5. HO- + H,0, — HOO+ + H,0 (4.3.13)"’

ks=4,5-10" mol*dm?s*

6. I+ + H,0, — HIO + HO- + H,0 (4.3.14)"°

ke, dobijena simulacijom u ovoj disertaciji
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7. H* + HO* + T — I+ + H,0 (4.3.15)*

k;=1-10° moltdm?® s?

8. HO« + 1, — HIO + I+ (4.3.16)"

ke=1,1-10%° moltdm?® s

9. HOOs+1, > Oy +H + 15+ (4.3.17)™*
ko=1,8-10" mol*dm?® s

10. [o+1 o I (4.3.18)™8
k10=8,8-10°mol*dm?® s

k.10=8,8-10°mol™ dm?® /1,28-10° s* = 6,88-10* 5™

11. I, + H,O; — HOOe + 21 + H* (4.3.19)159;160

kip=1-10°> mol*dm?®s™

lako (4.3.9), reakcija 11. u modelu, ima malu konstantu brzine u odnosu na
druge radikalaske reakcije, ona doprinosi radiklaskoj petlji i fazi propagacije, jer uklanja
I, iz sistema, pri ¢emu nastaje detektovani superoksidni radikal, koji ulazi u radiklaske

petlje 1 stvara viSe kiseonika (reakcija 9 u modelu).

Vazno je napomenuti, pri postavci minimalnog radikalskog modela i bitnih
propagacionih petlji, zanemarena su visa oksidaciona stanja jodnih vrsta (IO, HIO;,

10,2, 103, ...). Opravdanje se nalazi u slede¢im ¢injenicama:

a) velika pocetna koncentracija jodida utice na brzu redukciju formiranog HIO
do I3, (4.3.11) reakcija 3. u modelu, tj. nastali HIO brzo prelazi u jod, pa ga
nema u dovoljnoj koli¢ini (ne akumulira se), da bi se u znatnoj meri

oksidovao do visih jodnih stanja.
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b)

takode, na kraju observacionog vremena t= 3600 s, moze se proceniti na
osnovu ekpserimetalnih podataka da je koli¢ina jodida koja je transformisana
u visa oksidaciona stanja veoma mala.

[ o—[1']—2[l2]t — 3[I5 ]t = [HIO]: + [visa oksidaciona stanja joda]

[HIO]; + [visa oksidaciona stanja joda] <9 - 10 mol dm 3, %16

Za date uslove: eksperimentalnu temperaturu Tep = 25 °C, pocetne
koncentracije kalijum-jodida i vodonik-peroksida, kao i za dato vreme
posmatranja, kalijum-jodid — vodonik-peroksid sistem pokazuje samo
monotonu evoluciju, tj. registruje se neoscilatorna dinamika. Oscilatorna
dinamika (koja ukljucuje visa oksidaciona stanja joda) pojavljuje se pri
razli¢itom sastavu kalijum-jodid — vodonik-peroksid sistema, ali i na mnogo

i 14
vi§im temperaturama, Tos.= 60 °C. 6

I na kraju, svaki radikalski model mora da sadrzi reakcije terminacije radikalskih

vrsta (reakcije 12-14). Postulirani minimalni radikalski model razmatra samo brze

reakcije uklanjanja radikala iz propagacionih radikalskih petlji (4.3.20)-
(4 3 22)145,146,150.
12. 2HOO+ — H,0, + O, (4.3.20)*
k12=7,6:10° mol* dm?® s
13. HO+ + HOO* — O3 + H,0 (4.3.21)%°
ki15=6,6-10° mol™ dm?® s
14. lye+1Te — 13 +1° (4.3.22)"8

U reakciji 12. i 13. po literaturi,

Nastali singletni kiseonik bi produzio propagacionu fazu i fromirao viSe radikala.

k14=2,3-10°mol* dm?® s

1519 moguée je dobijanje singletnog kiseonika.

163

Medutim njegovo prisustvo u predlozenom radikalskom modelu, nije mnogo menjalo

izgled dobijenih simuliranih krivih, pa su zbog konstrukcije minimalnog radikalskog

modela reakcije sa singletnim kiseonikom zanemarene. Takode, singletni kiseonik se
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lako energijski deaktivira u interakciji sa okruzuju¢om vodom i prelazi u svoje osnovno

tripletno stanje, dok voda ,,upija“ visak energije. 3

Radi lakse preglednosti, predlozeni radikalski model sumiran je i tabelarno. Iz
tabele 7. jasno se uocava da se radikalski model sastoji iz 18 reakcija (racunajuci i
povratne). Takode, od 18 prisutnih konstanti brzina, 15 konstanti je preuzeto iz
literature, a samo su tri konstante (Kia , Kip, Ke pri cemu su K i kyp linearno zavisne)

procenjene u optimizacionom procesu tokom simulacija.
Odgovarajuce brzine procesa (1a-14) su:
Via=K1a[I'][H207] [ Vip=Kip[1*][H20:]
Vo=k,[HIO][H20,]
Va=ks[I'][HIC] i V.3=k[l2]
Va=ka[I][12] i V.a=K.4[l3]
Vs=ks[HO*][H20,]
Ve=Kes[I'][HO"]
v7=k7[12][HO]
vs=Ks[1,][HOO"]
Vo=Ko[l2][1°] [ Vo=Kk[l27]
V10=K1o[l2][HO"]
V11=ky1[HOO-]?
V12=k12[HOO*][HO"]
Via=kia[lo+ %

Konstante brzina reakcija neradikalskog i radikalskog modela su neophodni parametri

za simuliranje procesa.
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Tabela 7. Reakcije radikalskog modela

H" + 1"+ H,0; — I+ + HO+ + H,0 ki1,=dobijeno u ovom radu (1a)

H* + 1"+ H,0, — HIO + H,0 k1p=(0.0115+0.175[H*])-ks Ms? | (1b)

HIO + H,0, » T+ H + O, + H,0 k, =37 Mst (2)
ks=3,6-10° M s

"+ HIO + H" & I, + H,0 (3)
k3=0,0018/H* M s™
ks=6,2:10° M st

L+l 15 4)
k,4=8,5-10° s

HO- + H,0, — HOO+ + H,0 ks=4,5-10" M st (5)

I+ + H,O, — HIO + HO- ke=dobijeno u ovom radu (6)

HOs + I’ +H* — I+ + H,0 k;=1-10° M? st (7)

HO« + I, — HIO + I ke=1,1-10"° M s (8)

HOOs + 1, — Oy + H" + 157 ko=1,8-10'M* s (9)
k10=8,8-10°M* s

le + 1" > I (10)
k.10=6,88-10*M™* s

Iy + H,0, — HOOe + 21" + H* ki1 =102 M* s (11)

2HOO+ — H,0, + O, ki,=7,6:10° M s (12)

HO+ + HOO+ — O, + H,0 ki5=6,6:10° M* s (13)

lye+lye — I3 +1° k14=2,3-10°M* s (14)
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4.4. Poredenje eksperimentalnih rezultata i rezultata dobijenih

numeri¢kom integracijom neradikalskog i radikalskog modela

4.4.1. Numericka integracija neradikalskog i radikalskog modela

Pored izraza za brzinu reakcija i odgovaraju¢ih konstanti brzina, neophodan je
sistem odgovaraju¢ih diferencijalnih jednacCina kojima se opisuje dinami¢ko stanje
sistema. Ove diferencijalne jednadine predstavljaju promenu koncentracije svake
reakcione hemijske vrste sa viemenom. Ukoliko, odredena komponenta u datom stupnju
nastaje, brzina promene njene koncentracije je pozitivna, a ukoliko nestaje (trosi se),

brzina promene njene koncentracije po vaze¢oj konvenciji ozna¢ava se znakom minus.

Kineticke (diferencijalne) jednaCine na osnovu kojih se dobija vremenska

evolucija svih komponenata neradiklaskog modela (1-4) su:

d[l’] =-Vi+ Vo-V3+ Vg - Vgt Vg
dt
d[H,0,]
—c = =-Vp -V
at 17V2
M :Vl-Vz-V3+V—3
dt
d[OZ] =V,
dt
dfl,]
—2- = \/3-Va-V +V_
aa
al_,
t
d[H ] = -Vi+ V- V3+ V.
dt

Neophodne diferencijalne jednaine c¢ijim reSavanjem se dobija vremenska

evolucija svih komponenata postuliranog radiklaskog modela (1a-14) su:
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dii’]_

——=—Via—Vip+ Vo—V3+ Vi3—Va+ Va— V7— Vo + Vo2 Vi1t Vi

dt
d[; ]:'Vla‘V1b+ V- V3t Vg - V7 + Vot Vi
M:'Vla “Vip- V2 - V5- Vet Vio - V11
dt
M:Vlb-VQ-V3+V-3+V6+V8
dt
d[l ]:Vla_V6+V7+V8-V10+V-1O
d[HO®
M:Vla-v5+vst7'Vs'Vl3
dt
d[O
[ 2] :V2+V9+V12+V13
d[l
d[l;
d[HOO*
QZV5-V9+V11‘2V12'V13
dt
d[l,”
[d%[ ]:v9+ V1o - V.10 - V11 - 2V1a4.

Ove jednacine se reSavaju numericki. Iako se numeri¢kom integracijom dobija
vremenska evolucija svih komponenata prisutnih u modelu, zbog toga S§to se
eksperimentalno prate I, I, I3” i O; bi¢e prikazane, uporedivane i diskutovane samo ove
hemijske vrste. U literaturi je uobicajeno da se poredenja numerickih simulacija rade
samo za |" i /ili I, koji se relativno lako eksperimetalno prate. Poredenje sa jos dva

dodatna parametra u ovom radu daje dodatnu “ tezinu“ prikazanom pristupu.
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Veé je napomenuto, da paznju treba obratiti na koncentraciju H* jona tokom
simuliranja, jer preko formalne konstante jodne hidrolize uti¢e na brzinu procesa. Ako
koncentracija H* jona naglo padne u sistemu dolazi do drasti¢nog porasta konstante
brzine ks (i u neradikalskom i u radikalskom modelu) jer je obrnuto srazmerna
koncentraciji H* (k=0,0018/[H*] mol dm™ s?). S obzirom da donja granica primene
Furrow-ovog izraza za konstantu brzine hidrolize, nije ustanovljena, pad kiselosti moze
da unese nepouzdanost u simulirane rezultate. Ako se uzme u obzir da je pocetna
koncentracija jodida (=10 mol dm®) u eksperimentima, prikazanim u ovom radu,
bliska pogetnoj koncentraciji H* jona, ([H']o = 9,38:10* mol dm™), nastanak velike
koli¢ine joda (vi + v3 — 2H™+ 21"+ H,0, — I, + 2H,0) moZe da potrosi znatnu koli¢inu
vodoni¢nog jona, a time i veStacki ubrza hidrolizu joda. Promene koncentracije
vodoni¢nog jona, dobijene integracijom neradikalskog modela, za date eksperimentalne

uslove (tabela 8.), prikazane su na slici 24.

Tabela 8. Uslovi koriséeni za eksperimentalno pracenje Ccetiri reakcione vrste i
simuliranje neradikalskog i radikalskog modela, realna [H],=9,38-10* mol dm?,
dobijena je disocijacijom sumporne kiseline (prilog A.) i ista je za sve eksperimente #1-
7.

Eksp. # [H202]o / mol dm™ | [KI]o /10 mol dm™
1 0,05 7,94
2 0,08 13,80
3 0,1 3,27
4 0,1 6,38
5 0,1 8,46
6 0,1 10,76
7 0,12 13,28
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Slika 24. Promena koncentracije vodonicnog jona, dobijena simulacijom neradikalskoQ
modela za eksperimente #1-7. Eksperimenti #2 i #7 ukazuju na devijaciju modela

prouzrokovanu vestackim povecanjem hidrolize joda

Strm pad je zaista primecen za najvece koncentracije jodida (#2 1 #7 ). Ovakav
pad koncentracije vodoni¢nih jona prati i veliko odstupanje za pritisak Kiseonika,
koncentraciju jodida, joda i trijodida (Slike 25.-28.), ukazujuci na ograni¢enu upotrebu
konstante brzine jodne hidrolize prilikom simuliranja kako neradikalskog, tako i
radikalskog modela za postavljene eksperimentalne uslove #2 i #7. Na slikama 25.-28.
predstavljeni su eksperimentalni rezultati, ali i1 rezulatati dobijeni numerickom
integracijom i neradikalskog i radikalskom modela za uslove primenjene u
eksperimentu #2, za Cetiri eksperimentalno pracene vrste O, I, Io i I3 Integracija

radikalskog modela za eksperiment #2 izvriena je za Y=0,9862, ks=10°mol™ dm?s™.
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Slika 25. Pritisak kiseonika dobijen u eksperimentu #2 i rezulati dobijeni numerickom
integracijom neradikalskog i radikalskog modela. Uocljiv nagli skok pritiska O, kod

oba modela kao posledica smanjenja [H*] jona i vestacki ubrzane hidrolize joda

I'nerad. I rad.
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Slika 26. Promena koncentracije jodida u eksperimentu #2 i rezulati dobijeni

numerickom integracijom neradikalskog i radikalskog modela. Uocljiv nagli pregib

konc. I" kod oba modela kao posledica vestacki ubrzane hidrolize joda
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Slika 27. Promena koncentracije joda u eksperimentu #2 i rezulati dobijeni numerickom

integracijom neradikalskog i radikalskog modela. Uocljiv nagli pregib konc. 1, kod oba
modela kao posledica vestacki ubrzane hidrolize joda
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Slika 28. Promena koncentracije trijodida u eksperimentu #2 i rezulati dobijeni
numerickom integracijom neradikalskog i radikalskog modela. Uocljiv nagli pregib

konc. I3~ kod oba modela kao posledica vestacki ubrzane hidrolize joda
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Dobijeni rezultati, osim §to iskljucuju eksperimente #2 1 #7 iz numericke
integracije neradikalskog i radikalskog modela, takode sugerisu i grnicu za primenu
izraza za brzinu jodne hidrolize do [H*] = 4 -10”° mol dm™ (slika 24.), ali i pokazuju da
vremenska evolucija H jona zavisi od podetne koncentracije reakcione smese. Uticaj
H" jona na jodnu hidrolizu je manje izrazen u jako Kiselim sredinama, prevashodno
zbog “puferskog efekta” pri velikim koncentracijama ovog jona. U daljim simulacijama
koristi¢e se samo eksperimentalni uslovi ¢ija po¢etna koncentracija jodida nije veca od
10® mol dm?, tj. rezultati integracije neradikalskog i radikalskog modela ée biti
uporedeni sa eksperimentima #1, #3, #4, #5 1 #6 (tabela 8.).

Radi lakSeg poredenja, na istim slikama su predstavljeni rezultati dobijeni
numerickom integracijom neradikalskog i1 radikalskog modela, kao 1 karakteristicna

vremenska evolucija za Oy I', I 1 I3 tokom eksperimenata #5 (slike 29.-32.).

500 5
400 4
300+

200 4

pritisak O, / Pa

1] 1000 2000 3000 4000
vreme [/ s

Slika 29. Pritisak kiseonika u eksperimentu #5 i rezultati dobijeni simulacijom

neradikalskog i radikalskog modela
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Slika 30. Promena koncentracije jodida u eksperimentu #5 i rezultati dobijeni

simulacijom neradikalskog i radikalskog modela
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Slika 31. Promena koncentracije joda u eksperimentu #5 i rezultati dobijeni

simulacijom neradikalskog i radikalskog modela
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Slika 32. Promena koncentracije trijodida u eksperimentu #5 i rezultati dobijeni
simuliranjem neradikalskog i radikalskog modela

Eksperimentalni porast pritiska O, do 1000 s (slika 29.), moze ukazati na
postajanje odredenog indukcionog perioda (koji se bolje opusuje neradikalskim
modelom). Medutim, postojanje ovog perioda nije posledica kinetike, ve¢ smanjene
osetljivosti senzora na niskim pritiscima (do 100 Pa) i nije primeéen za Ssve
eksperimente. Da bi se stvorio bolji uvid, prikazani su kineticki profili, kao i rezultati
dobijeni sumuliranjem radikalskog i neradikalskog modela za eksperiment #4 (Slike

33.-36.).
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Slika 33. Pritisak kiseonika u eksperimentu #4 i rezultati dobijeni simulacijom

neradikalskog i radikalskog modela
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Slika 34. Promena koncentracije jodida u eksperimentu #4 i rezultati dobijeni

simulacijom neradikalskog i radikalskog modela
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Slika 35. Promena koncentracije joda u eksperimentu #4 i rezultati dobijeni

simulacijom neradikalskog i radikalskog modela
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Slika 36. Promena koncentracije trijodida u eksperimentu #5 i rezultati dobijeni

simuliranjem neradikalskog i radikalskog modela
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Sta se moze zakljuiti iz dobijenih krivih? Prvo ¢emo uporediti eksperimentalne
rezultate sa rezultatima numericke integracije neradikalskog modela, potom
eksperimentalne rezultate sa rezultatima dobijenim simulacijom radikalskog modela i na
kraju napraviti paralelu izmedu ova dva modela reakcije izmedu kalijum-jodida i

vodonik-peroksida u kiseloj sredini na sobnoj temperaturi.

4.4.2. Poredenje eksperimentalnih rezultata i rezultata dobijenih simulacijom

neradikalskog modela

Na slikama 29.-36. predstavljene su karakteristi¢ne krive za eksperiment #5 i #4
i rezultati dobijeni numerickom integracijom neradikalskog modela (1-4) ili (4.3.1) —
(4.3.4). Konstante brzine koris¢ene u neradikalskom modelu, su upotpunosti preuzete iz
literature i nijedna konstanta tokom simuliranja ovog modela nije korigovana. Ispitivani
neradikalski model, dobro simulira ponasanje jodida, joda i trijodida (Slike 30.-32. i
Slike 34.-36.), ali izdvojeni kiseonik je znacajno ispod eksperimentalne vrednosti (Slike

29.133.). Ovaj trend je ocuvan u svim eksperimentima (Tabela 9.).

Pored kiseonika u tabeli 9., su predstavljene i koncentracije za jodid, jod i
trijodid i uporedene sa dobijenim eksperimentalnim u poslednjoj sekundi posmatranja
reakcije. Da bi se uocila razlika u izdvojenom gasovitom kiseoniku i1 kiseoniku
dobijenom simulacijom neradiklaskog modela (za prevodenje kiseonika iz
koncentracionih jedinica, dobijenih simulacijom modela, u paskale koriS¢ena je
kalibracija senzora i izmerena zapremina gasne faze) napravljan je i relativan odnos
pritisaka, pO,(nerad) / pO,(eksp) ut =3600 s (Tabela 10).
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Tabela 9. Eksperimentalni (eksp.)

i simulivani rezultati dobijeni koris¢enjem

neradikalskog (nerad.) i radikalskog (rad.) modela za pritisak kiseonika, koncentraciju

jodida, joda i trijodida na kraju observacionog vremena, t= 3600 s

P(O2)3600s / Pa

[1Ta600s/ 107

[12]3600s / 107

[1573600s/ 107

mol dm™ mol dm™ mol dm™

eksp. 353 9,18 3,45 3,30
41 | nerad. 73 5,35 3,50 1,37
rad. 290 6,48 3,73 1,61
eksp. 270 2,46 1,02 0,23
#3 | nerad. 99 1,95 1,50 0,21
rad. 285 2,20 1,48 0,24
eksp. 494 4,90 3,27 1,03
#4 | nerad. 181 3,66 2,89 0,77
rad. 438 4,59 2,82 0,94
eksp. 418 6,20 3,17 2,18
#5 | nerad. 297 5,96 3,70 1,61
rad. 450 6,77 3,60 1,79
eksp. 1309 17,00 5,52 5,35
#6 | nerad. 713 13,00 4,10 4,01
rad. 1149 15,00 4,02 4,24
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Tabela 10. Realtivan odnos eksperimentalno dobijenog pritiska kiseonika (p Oz eksp) |
pritiska dobijenog simulacijom neradikalskog i radikalskog modela u t = 3600 s

Exp # PO2 nerad/ PO2 eksp | PO2rad/ PO2 eksp
1 0,21 0,82
) nije simuliran zbog jodne hidrolize
[170>10° mol dm™
3 0,37 1,06
4 0,37 0,89
5 0,71 1,08
6 0,54 0,88
. nije simuliran zbog jodne hidrolize
[170>10° mol dm™

Poredenjem odnosa pritiska dobijenog simulacijom neradikalskog modela i
eksperimentalno izmerenog na kraju observacionog vremena ispitivane reakcije (ut =
3600 s), moze se zakljuciti da je potrebno modifikovati neradikalski model (tabela 10.).
Ova modifikacija se moze izvesti na nekoliko nacina: ili ¢e reakcija nastanka kiseonika
(reakcija 2 u neradikalskom modelu) imati ve¢u konstantu brzine i time omoguciti vecu
koli¢inu izdvojenog kiseonika, ili se neradikalski model mora prosiriti reakcijama koje
¢e obezbediti dodatan izvor kiseonika, ili i jedno i drugo. Prema tome, uprkos
zahtevnim eksperimentalnim merenjima, pritisak kiseonika postaje vredan parametar za

procenu validnosti modela. S obzirom da je konstanta brzine nastanka kiseonika iz
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hipojodaste kiseline, poznata ve¢ dugi niz godina i potvrdena od strane vise razli¢itih
istrazivaa®*%'?°  menjanje ove konstante brzine da bi se resio problem ,.manjka“
kiseonika nije realno. Sta vise, ako se poveca ova konstanta, naruse se dobre simulirane
vrednosti za jodne vrste. Naime, jodidi se usled brzog nastanka (reakcija 2) mnogo
sporije troSe nego u eksperimentu, dok su trijodidi daleko ispod eksperimentalne krive,
jer usled nedostatka HIO (koji se sada dominantno trosi reakcijom 2), nema mnogo joda
(reakcija 3), koji bi sa viskom jodida nagradio trijodidni kompleks (reakcija 4). Zbog
svega reCenog, ideja o povecanju konstante brzine procesa koji proizvodi kiseonik, je
napustena. Naravno, tome doprinose 1 detektovane radikalske vrste koje su sastavni deo
kalijum-jodid-vodonik-peroksid sistema, pa je prosirivanje modela radikalskim vrstama,

logican sled, koji je 1 ovde naiSao na potvrdu.

4.4.3. Poredenje eksperimentalnih rezultata i rezultata dobijenih simulacijom

radikalskog modela

Osnovna ideja radikalskog modela je da ¢e dati model, zahvaljuju¢i (prethodno
detektovanim) radikalima koji ulaze u lan¢ane reakcije i radikalske petlje, stvoriti vise
kiseonika, a time doneti i realniju sliku 0 mehanizmu reakcije izmedu kalijum-jodida i

vodonik-peroksida.

Postulirani radikalski model (tabela 7.) sastoji se od 18 reakcija (racunajuci i
povratne). Od 18 konstanti brzina reakcija, 15 konstanti je pruzeto iz literature, a samo
su tri konstante (kia, Kip i Kg) procenjene u procesu optimizacije tokom simuliranja.
Rezultati dobijeni simulacijom radikalskog modela, takode su predstavljeni na slikama
29-36, i prikazani u tabeli 9. i 10. Moze se zakljuciti da se primenom radikalskog
modela, dobijaju zadovoljavajuca slaganja za sve Cetiri eksperimentalno pracene vrste
(Og, I, 12, 13), ukljucujuéi i kiseonik (slike 29. i 33., tabele 9. i 10.), a da su pri tom,
dobra slaganja zadrzana za sve jodne vrste (slike 30.-32. i 34.-36., tabela 9.). Dobijeno
poboljsanje se jasnije uocava u tabeli 10., gde su prikazani odnosi pritiska kiseonika
dobijenog simulacijom radiklaskog modela i eksperimentalno dobijenog. Radikalski

model je unapredio slaganje u odnosu na neradikalski minimalno za 30% (eksperiment
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#5) 1 maksimalno za ¢ak 60% (eksperiment #1). Dobijeni rezultat jo§ vise iznenaduje,
ako se uzme u obzir da je 15 konstanti brzina (od 18) preuzeto iz literature i to sa
nepoznatom ta¢noS¢u. Konstante brzina (kia, Kip 1 Kg) optimizovane su za pet
eksperimenata #1, #3, #4, #5, #6, razliitog pocetnog sastava reakcione smese na
konstantnoj temperaturi Tesp = 25 °C (tabela 11.)."° Optimizacija podrazumeva
pronalazenje parametara (X, Y i kg), tako da poklapanje simuliranih krivih sa

eksperimentalno dobijenim krivama bude najbolje moguce.

Tabela 11. Optimizacija reakcionih frakcija X, Y i konstante brzine kg, koris¢enjem

radikalskog modela®

Exp. # X Y ke/ 10° mol™* dm?® s
1 0,0670 0,9330 9
3 0,0100 0,9900 6
4 0,0267 0,9733 4
5 0,0133 0,9867 2
6 0,0667 0,9333 9

Srednje vrednosti fitovanih parametara, prikazane sa greskom, dobijenom

studentovom t raspodelom za interval od 95% pouzdanosti su:
Y=0,96 + 0,03
X=0,04 + 0,03
ke= (6 £4) - 10°mol*dm?s™

Ako uzimemo u obzir, veliki broj konstanti brzina sa nepoznatom ta¢noscu,
optimizovani parametri pokazuju dobro slaganje za svih pet eksperimenata. Simulirane

krive za radikalski model prikazane na slikama 29-36, rezultat su optimizacije za svaki
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pojedinacni eksperiment (tabela 11.), tj. nisu korSéene srednje vrednosti za X 1 Y.

Formalne konstante brzina ki, 1 kip preracunate iz datih srednjih vrednosti X 1Y su:
kia = (4,6:10"+ 7 -10° [H* ]) mol* dm?s™
ki = (0,011 + 0,168 [H* 1) mol™ dm?3s™.

Za eksperimentalne uslove prezentovane u ovom radu, doprinos drugog sabirka u izrazu
za formalnu konstantu (zbog male koncentracije H* jona), konstantama Kia i K1y je manji
od 1,5 %. Dobijeni rezultati ukazuju da se samo mali deo (4%) reaktanata prevodi u
radikale (HO- i I+), tj. da samo mali broj radikala uspe da napusti zapreminu u kojoj se
odvija reakcija i ne prevede se u HIO. Medutim, vazno je napomenuti da je i ovako mali
pocetni broj radikala dovoljan da kroz radikalske petlje i reakcije propagacije, stvori
,viSe kiseonika® 1 adekvatno opiSe sve eksperimentalno pracene veliCine. Ovaj
zakljucak je u saglasnosti i sa eksperimentalno dobijenim EPR rezultatima, koji ukazuju
na detekciju radikala tek u kasnijim fazama reakcije (slab EPR signal 4 min od

iniciranja reakcije vodonik-peroksidom).

Promene koncentracija svih radikalskih vrsta (HOe, HOOe, I+ , I,’¢), dobijene
simulacijom radikalskog modela za uslove eksperimena #5, prikazane su na slikama
37.-40. Pocetne koncentracije vrsta koje nisu inicijalno prisutne u sistemu su 10 mol
dm?. Prikazani kineticki profili za HOe, HOOe, I+ , I,», nemaju eksperimentalnu
potvrdu, jer koncentracija radikala nije pracena u vremenu, tj. radikali su detektovani,
ali nisu i kavntitativno odredivani. Prezentovane simulirane krive sluze za proveru
modela, jer nijedna od uklju¢enih radikalskih vrsta na kraju ispitivanog vremenskog
intervala nema veliku koncentraciju u odnosu na manje reaktivne vrste, stabilne vrste ili
reaktante. Ovo ukazuje na dobro predvidanje radikalskog modela, tj. model predvida
veliku reaktivnost ukljucenih radikala, odnosno njihovu malu koncentraciju u sistemu
[HO*] =~ 10™*® mol dm™®, za [HOO+] =~ 10 mol dm™, [ 1] = 10™ mol dm?, [I," ¢] = 107
mol dm™. Najreaktivniji je HO« radikal i njigova koncentracija u sistemu je najmanja.
Vremenom, u sistemu se stvara vise radikala kroz radikalske petlje, ali se ta koli¢ina i

momentalno tro$i na brze radikalske reakcije, Sto se 1 ogleda u koncentracijama

dobijenih simuliranih krivih (Slike 37.-40.).
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PredloZeni radikalski model, je termodinamicki i kineti¢ki zasnovan, ali svakako
da je podlozan promeni. Bolje poznavanje konstanti brzina radikalskih procesa, tj. sa
ve¢om tacnoscéu, kao i prosirivanje modela eventualnim reakcijama radikalskih vrsta sa
komponentama prisutnim u manjoj koncentraciji u sistemu (ovde zanemarenih zbog
konstrukcije minimalnog radikalskog modela), svakako da ¢e poboljsati predlozeni
model. Medutim, osnovna ideja ostaje ista, prisustvo radikala (iako na pocetku prisutni
u maloj koncentraciji) kroz propagacione reakcije 1 radikalske petlje uti€e na tok
reakcije i daje svoj doprinos. U reakciji izmedu kalijum-jodida i vodonik-peroksida u
kiseloj sredini na sobnoj temperaturi, taj doprinos se direktno ogleda u koli¢ini
izdvojenog kiseonika. Svakako da to nije jedini doprinos prisutnih radikalskih vrsta,

22:25;26;62;64;67 PredloZene

budu¢i da je ispitivana reakcija deo mnogo slozenijih sistema.
radikalske reakcije mogu biti od velike vaznosti za detaljnije modeliranje ovih sloZenih

sistema.

4.4.4. Poredenje radikalskog i neradikalskog modela

Neradikalski model od samo ¢etiri jednacine se pokazao zadovoljavajuéi za opis
jodnih wvrsta ali je za opis kiseonika pokazao znatna odstupanja od dobijenih
eksperimentalnih rezultata. Vazno je naglasiti da neradikalski model, u ovom radu, nije
optimizovan, tj. nijedna konstanta nije menjana tokom simuliranja razli¢itih
eksperimentalnih uslova. Razlog za ovo su konstante brzina koje su dobro poznate u
literaturi. Menjanje konstante brzine reakcije direktno odgovorne za proizvodnju
kiseonika, tj. rekacije izmedu hipojodaste Kiseline i vodonik-peroksida narusavalo je
dobro eksperimentalno slaganje za jodne vrste, a detektovanje radikala dalo je dobru

osnovu za prosirivanje modela.

Radikalski model ima za bazu neradikalski set jednacina i proSiren je
odgovaraju¢im radikalskim jedna¢inama u skladu sa detektovanim radikalima (HO- i
HOO-). Na prvi pogled reklo bi se da su to sli¢ni modeli, radikalski je ustvari dobro
prosireni neradikalski model. Medutim, ova dva modela se razlikuju u kinetickom

pristupu.
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Radikalski model od 18 konstanti brzina, 15 prihvacenih direktno iz literature i
sa samo tri optimizovane konstante, dobro simulira eksperimentalne rezultate uz
zadrzavanje dobrih osobina neradikalskog modeliranja. Iako se moze re¢i da je
radikalski model prosirenje i poboljSanje neradikalskog modela (bez promena
literaturnin  vrednosti konstanti brzina), ovaj model se odlikuje drugacijim
termodinamic¢kim 1 kinetickim pristupom. Uvedeni radikali kroz procese inicijacije,
propagacije i terminacije, vrse neophodnu dodatnu produkciju kiseonika, a time postaju
I bitne komponente modela.
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5. Zakljucak

U reakciji izmedu kalijum-jodida i vodonik-peroksida, po prvi put su
detektovani hidroksil (HOe) i hidroperoksil (HOOe-) radikali. Detekcija pomenutih
radikala je izvrSena, U ovom radu, koris¢enjem EPR metode uz pomo¢ spinskih hvataca
BMPO i DEPMPO.

Postavljen je zahtevan eksperiment i izvrSeno je istovremeno pracenje Cetiri
reakcione wvrste I', I, I3 i O, U literaturi je uobicajeno merenje I i/ili 1, koji se
relativno lako eksperimentalno prate. S obzirom, da se najces¢e prate samo dve
reakcione vrste i poredenja numeric¢kih simulacija vrSe se samo za I i l,. Poredenje sa

jo$ dva dodatna parametra, u ovom radu, daje ,tezinu“ prikazanom pristupu.

Uradena je provera postojeceg neradikalskog seta jednacina za reakciju izmedu
kalijum-jodida i vodonik-peroksida u kiseloj sredini na sobnoj temperaturi. Provera je
izvrena uporedivanjem eksperimentalnih rezultata za Cetiri reakcione vrste (I, I, I3 i

Oy) 1 rezultata dobijenih numerickom integracijom neradikalskog modela.

Zakljuceno je da neradikalski model dobro opisuje jodne vrste, ali su odstupanja
za pritisak izdvojenog kiseonika znatna, tj. pritisak kiseonika dobijen simulacijom
neradikalskog modela je znaCajno ispod eksperimentalno dobijenog. Primenjeni
eksperimentalni pristup (pracenje Cetiri reakcione vrste), uvodi pritisak kiseonika kao

bitan parametar za procenu validnosti modela.

Postavljen je radikalski model reakcije izmedu kalijum-jodida i vodonik-
peroksida, u skladu sa detektovanim reaktivnim kiseoni¢nim radikalima (HOe) i
(HOOe). Radikalski model sadrzi (nepromenjen) neradikalski set jednacina, a prosiren
je odgovaraju¢im radikalskim reakcijama inicijacije, propagacije i terminacije. Vazno je
napomenuti da je od 18 konstanti brzina radikalskog modela, 15 preuzeto direktno iz
literature, dok su tri konstante optimizovane za svaki pojedinacni eksperiment. Provera

radikalskog modela izvrsena je uporedivanjem eksperimentalnih rezultata za I', 12, I3 i
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O,, sa rezultatima dobijenim numeri¢kom integracijom predlozenog radikalskog

modela.

Zakljuceno je da postulirani radikalski model, zadrzava dobre osobine
neradikalskog modela, tj. dobro simulira jodne vrste, a pokazuje i bolje slaganje za
kiseonik. Iako na pocetku prisutni u maloj koncentraciji (0ko 4%), reaktivni radikali
kroz radikalske petlje i reakcije propagacije, omogucéuju dodatnu produkciju kiseonika.
Ovo navodi na zakljuc¢ak da su radikali bitne komponente modela reakcije izmedu

kalijum-jodida i vodonik-peroksida.
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7. Prilozi

Prilog A. Kalibracije i proracuni

Prilog Al. Kalibracija radne (Agl) jon selektivne elektrode

KoriS¢ena (Agl) radna elektroda spada u grupu jon slektivnih (membranskih)
elektroda. Ove elektrode odlikuju se minimalnom rastvorljivo§¢u (membrane su
izgradene od molekula ili agregata, nerastvornih neorganskih soli - AgX), kao i
elektriécnom provodljivoscu (naelektrisani joni migriraju kroz membranu u zavisnosti od
ravnoteze koja se uspostavlja na granici sa rastvorom i menjaju potencijal membrane).
Jon selektivne elektrode su postojane i1 ¢vrste (otporne su na mehanicke udare) 1 mogu
se koristiti za odredivanje 1 katjona i anjona. One rade u potenciometrijskom rezimu $to
znaci da kroz njih proti¢e minimalna struja i1 time se ne utice na sastav rastvora. Takode,
velika prednost ovih elektroda je rad u Sirokom temperaturskom intervalu (elektode sa

kristalnom membranom 0-80 °C).

Mehanizam nastanka potencijala membranskih elektroda razlikuje se od
metalnih. Membranski potencijal javlja se kroz membranu od srebro halogenida koja je
u dodiru sa anliziranim rastvorom. U zavisnosti od koli¢ine halogenida u ispitivanom
rastvoru na povrSini se stvara viSak ili manjak srebrnih jona koji difunduju kroz
membranu i time stvaraju razliku potencijala koja se moze meriti. Granica detekcije

jodidne elektrode odredena je proizvodom rastvorljivosti Agl <> I + Ag™.

Potencijal koriS¢ene jon selektivne - jodidne elektrode, meri se u odnosu na
referentu Ag/AgCI elektrodu sa dvostrukim elektrolitickim mostom. Unutra$njost
referentne Ag/AgCl elektrode je ispunjena rastvorom KCI koncentracije 3 M, dok
spoljasnji elektrolit ¢ini zasi¢eni rastvor K,SO4. Zasi¢eni rastvor kalijum sulfata pored
uloge elektrolitickog mosta, sprecava i prodiranje CI” jona u reakcioni rastvor i njegove

nezeljene reakcije.
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Membrana jodidne elektrode je izgradena od polikristala srebro jodida,
pomesanim sa srebro sulfidom, u odnosu 1:1. Potencijal jodidne elektrode se pokorava

Nernst-ovom zakonu:

E=Eo— 2,303% log[I] (Al.1)
z

Eo predstavlja konstantu, koja sadrzi razliku standardnih potencijala radne i referentne
elektrode kao i odgovarajuce koeficijente aktivnosti pri datoj jonskoj jacini rastvora, R
je univerzalna gasna konstanta, R = 8,314 J mol™ K™, T je apsolutna temperatura
sistema u toku elektrohemijskog procesa, F je Faradejeva konstanta, F=96 485 C mol™,
a z predstavlja broj razmenjenih elektrona u elektrodnoj reakciji.

Za ispitivane eksperimentalne uslove (eksperimentalna procedura B),
konstruisana je kalibraciona kriva koja daje zavisnost potencijala radne elektrode od
logaritma koncentracije " jona (Slika 41.). Kalibracioni dijagrami su dobijeni
snimanjem ravnoteznog potencijala jodidne elektrode u odnosu na referentnu Ag/AgCl
elektrodu, za pet rastvora KI razli¢ite koncentracije (10° mol dm?, 10* mol dm, 10°
mol dm™, 10% mol dm™ i 10* mol dm™). Rastvori jodida kori¢eni za kalibraciju
napravljeni su u sumpornoj kiselini koncentracije 4,9-10* mol dm™. Ova koncentracija

H,SO, je odabrana tako da bude identicna onoj koris¢enoj u ispitivanoj reakciji.

50 -
o Y Slika 41. Kalibracija jon selektivne
50 - jodidne elektrode, izvrsena pri
sledecim eksperimentalnim
uslovima: [H2504] = 4,9-10™* mol
dm®, Tep= 25,0 °C,

-100 4

E/mV

-150

-200-
. .o .-l
1 brzina mesanja o= 900 obrt min ™.
-250 -
Jednacina dobijene kalibracione

-300 T r T ¥ T d T T T

5 4 3 2 4 prave je: E=-321-64log [I7].
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Nagib eksperimentalno dobijene kalibracione krive - RT/F = ( -64 £ 2) mV u
dobroj je saglasnosti sa teorijskim nagibom od 59,1 mV, izracunatom iz Nernst-ove
jednacine (Al.1) za z=1 i Tep= 25,0 OC. Dobra linearnost podataka ukazuje da se
elektroda pri datim uslovima moze koristiti za kvantitativna odredivanja koncentracije

jodidnih jona u rastvoru.

Prilog A2. Kalibracija senzora za pritisak

Za pracenje koli¢ine izdvojenog gasovitog kiseonika tokom reakcije izmedu
kalijum-jodida i vodonik-peroksida koristi se senzor za pritisak. Rad ovog senzora
zasniva se na piezoelektricnom efektu. Piezoelektricitet je naelektrisanje koje se
akumulira u nekim C¢vrstim materijalima (najceS¢e kristalima, keramici, itd.) kao
odgovor na mehanicki pritisak. Rad kori§¢enog senzora (MPX2010 DP senzor pritiska)
zasniva se na piezoelektri¢nim deformacijama osetljive membrane, koje formiraju pad
potencijala kroz samu membranu. Dobijene potencijalske razlike se pojacavaju
odgovarju¢im naponskim poja¢iva¢ima i predstavljaju izlazni merni signal. Da bi se
dobile vrednosti pritiska, u jedinicama za pritisak (Pa), neophodno je izvrsiti kalibraciju

senzora pri dobro definisanom pritisku.

Kalibracija je uradena koriS¢enjem staklene ,,U* cevi ispunjene vodom. Pritisak
je racunat na osnovu razlike nivoa vode u krakovima ,,U* cevi, po formuli: Ppig=pgh,
gde je p gustina vode na datoj temperaturi (p=997,92998 kg/m°), g ubrzanje zemljine
teze (g=9.8094 m/s®), a h razlika nivoa vode u krakovima ,,U* cevi. Povecanje pritiska
sa jedne strane ,,U” cevi se postize preko graduisanog cilindra sa pokretnim klipom.
Istovremeno sa potiskivanjem Kklipa, senzor pokazuje naponski signal (u mV), $to
omogucuje konstrukciju kalibracionog dijagrama Ppig = f(U), gde je sa Phig oznacen
hidrostaticki pritisak, a sa U signal senzora dat u mV. U tabeli 12., date su vrednosti
hidrostatickog pritiska izmerenog koris¢enjem ,,U* cevi, 1 naponskog odziva senzora za

pritisak, na osnovu kojih se vrsi kalibracija senzora.
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Tabela 12. Razlika nivoa stubova ,,U” cevi h, hidrostaticki pritisak Phig=pgh
(p=997,92998 kgm i g=9.8094 ms?) i naponski signal senzora za pritisak U

h/cm pritisak / kPa U/mv
91 0,89 91,06
19,2 1,88 190,00
31,9 3,12 317,72
40,0 3,92 394,00
45,1 4,42 447,02
54,4 5,32 539,90
71,3 6,98 707,40
73,4 7,19 727,42

Na slici 42. prikazan je odgovarajuci kalibracioni dijgram senzora za pritisak.

74 -
64
] J
o |
2 5
~ 1 ||
2 4 .
R 1
= 34 u
=
a J
2
14 =
04 ="

0 100 200 300 400 500 600 700 800

Signal senzora / mV

Slika 42. Kalibracioni dijagram senzora za pritisak

Jednadina kalibracione prave, prikazane na slici 42. je: P = 9,88-U - 3, vrednosti
nagiba i odsecka sa greskom su (9,88 £ 0,02) Pa/ mV i (-3 + 8) Pa.
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Senzor za pritisak meri razliku izmedu pritiska u sistemu i atmosferskog pritiska.
Jedan izvod senzora je slobodan i otvoren ka ,,atmosferi”, dok se drugi izvod prikljucuje

na rekacionu ¢eliju.

Prilog A3. Kalibracioni dijagram za I, i I3’

Opiticka sonda povezana sa UV-VIS spektrofotometrom i uronjena direktno u
rekacionu smeSu, koristi se za pracenje koncentracije joda i trijodidnog kompleksa.
Snimanje se zapocinje paralelno sa dodatkom vodonikperokisda, a vremanski se prati
apsorbancija na dve talasne duzine 353 nm 1 460 nm. Apsorpcioni pik na 353 nm
odgovara piku trijodidnog kompleksa, dok je apsorpcioni maksimum na 460 nm
rezervisan za jod. Da bi se eksperimentalno pratena apsorbancija prevela u

koncentraciju joda 1 trijodida, konstruisani su odgovaraju¢i kalibracioni dijagrami.

Veli¢ina apsorpcije u eksperimentu meri se smanjenjem intenziteta upadnog
zracenja date talasne duzine pri prolasku kroz sloj apsorbujuce sredine debljine, b=1 cm.
Relacija koja opisuje smanjenje intenziteta upadnog zraCenja pri prolasku kroz
apsorbuju¢u sredinu, poznata je kao Lambert-Beer-ov zakon. Ovaj zakon opisuje se

jednostavnim izrazom®%:
A= abc (A3.1)
pri cemu je:

> A apsorbancija definisana kao A = —log T = - log I/ly (T je transparencija, |
intenzitet zraenja nakon prolaska kroz apsorbujucu sredinu, a lo intenzitet
upadnog zracenja). Apsorbancija nema jedinice.

> aje molarna apsorptivnost ili molarni apsorpcioni koficijent i izrazava se u dm®
mol™ cm™. Ova veli¢ina ima konstantnu vrednost na datoj talasnoj duzini i
nezavisna je od koncentrcije apsorbujuce vrste.

> Db je debljina apsorpcionog sloja i za date eksperimentalne uslove iznosi b =1 cm

. . . o 3
> Cje koncentracija apsorbujuce vrste izrazena u mol dm™.

121



Na osnovu Lambert-Beer-ovog zakona (A3.1) i linearnosti izmedu apsorbancije
i koncentracije apsorbujuce vrste konstruisani su kalibracioni dijagrami za 1, i I3 (Slike
43. 1 44.). Takode, treba napomenuti da ova linearnost postoji samo pri odredenim
uslovima,®® pa je ispitano da li linearnost apsorbancije vazi i pri eksperimentalnim

uslovima kori§¢enim u ovom radu.

0.35
0.30-<
0.25:
0.20-

0.15 [ ]

Apsorbancija

0.10
0.05

0004 =

L4 T $ T y T s T ’ 1
0.0 1.0x10™ 2.0x10™ 3.0x10™ 4.0x10* 5.0x10™

koncentracija |, / mol dm™

Slika 43. Kalibracioni dijagram za I, , A= 616 [I,]+ 9-10™

Rastvor joda koris¢en za kalibraciju napravljen je rastvaranjem velikog viska
kristalnog joda u vodi (rastvor je ostavljen par dana da odstoji u zatvorenoj posudi kako
bi se uspostavila termodinamicka ravnoteza). Na osnovu rastvorljivosti joda u vodi R=
0,03 g, preracunata je koncentracija zasi¢enog rastvora joda Ciasi¢jod = 1,182'10'3 mol
dm™. Od ovog rastvora, napravljene su Zeljene koncentracije joda (3,546-10” mol dm;
5,910-10° mol dm™; 1,182:10* mol dm™; 2,364-10* mol dm™; 4,728:10* mol dm™) i
konstruisan kalibracioni dijagram, merenjem apsorbancije na 460 nm. Jednaéina
kalibracione prave za |, je: A= 616[l,]+ 9-10™, greska nagiba je +10, a odsketka +0.02
(Slika 43.).

Rastvor I3 napravljen je mesanjem 0,6345 g I, 12,0750 g KI u normalni sud od
250 ml i dopunjen vodom do crte. U ovako napravljenom rastvoru, koncentracija joda je

[12]20,01 mol dm™, a kalijum-jodida [KI]=0,05 mol dm™ koji je u visku da bi se
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reakciona ravnoteza pomerila u stranu stvaranja trijodida. Rastvor je potom titrovan 0,1
M standardnim rastvorm natrijum tiosilfata Na;S,0O3; prema jednacini da bi odredio
ukupni jod u sistemu:

25,057 + 1 < S067 +2 I (A3.2).

Titracija se vr$i na slede¢i na¢in: 10 ml rastvora I3” odmeri se u elnermajer i razblazi
vodom do 20 ml; potom se dodaje 1ml, 0,15 mol dm™® H,SO, i odmah titruje 0,1 mol
dm® standardnim rastvorom Na,S,0;3 sve dok rastvor na postane svetlo zut, tad se
dodaje 2 ml skroba i nastavlja titracijsa do obezbojenja plave boje rastvora. Hemijskim
proracunom (vodeci rauna da dva mola tiosulfata reaguju sa jednim molom joda) na
osnovu utrogene zapremine 0,1 mol dm® Na,S,0; dobija se koncentracija rastvora I, u
KI. Preradunata koncentracija je [I2] = 9,8:10° mol dm™, a razblazenjem ovog rastvora,
prave se odgovarajuci rastvori za kalibraciju. S obzirom da sav jod prelazi u trijodidni

kompleks pretpostavljeno je da je ovo i koncentracija trijodidnog jona.
Poznato je da se sistem Iy, I i I3" nalazi u ravnoteZi:
L+l < I3 (A3.3).

S obzirom na veliku koli¢inu I', u odnosu na l,, (u po&etnom rastvoru ~0,05 mol dm™ I’
i 9,810° mol dm™ 1,) o&ekivalo bi se da se sav jod prevodi u Iy. Medutim,

preraCunavanjem reakcionog prinosa & (n= ng + v& ) za I3 na osnovu dobro poznate

. 21
konstante ravnoteze procesa:

¢
M1 v
[C10L] ne(1)—¢ ny(1,)-¢
\ \

(A3.4)

pri ¢emu je:

K konstanta ravnoteZe trijodidnog kompleksa, K=698 za 298 K
n ternutni broj molova date vrste u sistemu,

No pocetni broj molova date vrste u sistemu,

v stehiometrijski koeficijent,

& reakcioni prinos,
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sav jod se nije preveo u trijodidni kompleks, ve¢ postoji odredena razlika u molovima

(~1-10* mol) izmedu ove dve vrste. Stoga se, koncentracije podetnog joda i krajnjeg

trijodida ne mogu izjednaciti, ve¢ je potrebno preracunati reakcioni prinos &(l3) (a iz

njega 1 koncentraciju trijodida za datu zapreminu), svakog razblaZzenog rastvora

koriS¢enog za kalibraciju. Reakcioni prinos, §(I3") se preracunava resavanjem kvadratne

jednacine (A3.4). Za pozante zapremine, preracunate su koncentracije Is” i uneSene u

kalibracioni dijagram za trijodide prikazan na slici 44. Jednacina kalibracione prave je:

A=27200[1l5]+0,01, greska nagiba je £300 mol*dm®, a odsecka +0,004.

Apsrbancija

1.2 4

1.0

0.8+

0.6 4

0.4 4

0.2 S

004 =

T
0.0

L T 8 T . T B T J T L T 8 T . 1
5.0x10° 1.0x10° 1.5x10° 2.0x10° 2.5x10° 3.0x10° 3.5x10° 4.0x10°

koncentracija |,” / mol dm”

Slika 44. Kalibracioni dijagram za I3", A=27200 [15]+0,01

Dobijena linerana zavisnost apsorbancije u funkciji koncentracije i za jod i za

trijodidni kompleks (slike 43. i1 44.) je vazna jer, ukazuje da je za eksperimentalne

uslove, kori§¢ene u ovom radu, moguce primeniti Lambert-Beer-ov zakon. Stoga ce,

preracunavanje koncentracije joda 1 trijodida na osnovu eksperimentalno merne

apsorbancije biti direktna primena ovog zakona.
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Prilog A4. Racunanje koncentracije I5 i I, u reakcionom sistemu

Jedna od osobina apsorbancije je aditivnost. Apsrbancija rastvora koji sadrzi
vise komponenata koje apsrbuju zracenja date talasne duzine, a medusobno ne reaguju,

jednaka je zbiru apsorbancija svih komponenata na toj talasnoj duzini®*:

A=Y 4 (Ad.1)

U prilogu A3. prikazani su kalibracioni dijagrami za jod i trijodidni kompleks,
medutim u rekacionom sistemu, ove dve vrste se nalaze zajedno i1 zbog aditivnosti
apsorbancije, mogu da doprinesu povecanju medusobnih apsorbancija. Povecéanje
apsorbancije i jedne i druge komponente (zbog medusobnog uticaja na UV-VIS spektre
1 bliskih apsorpcionih maksimuma), prouzrokuje 1 ,,Jazno” eksperimentalno povecenje
koncentracija ovih vrsta u sistemu. Zbog toga se mora oduzeti doprinos apsorbanicije
joda na Amax(l3)=353 nm, tj. maksimumu apsorpcije trijodidnog kompleksa, ali i
doprinos trijodidnog kompleksa apsorbanciji joda na Amax(l2)=460 nm. Zbog razli¢itih
molarnih apsorpcionih koeficijenata ovaj doprinos nije isti 1 mora da se preraCuna za
svaku vrstu posebno. Treba napomenuti da UV-VIS spektar trijodidnog kompleksa ima
dva izrazena pika jedan na 287,5 nm a drugi (ispitivan u ovom radu) na 353 nm. Prvi
pik zbog moguce superpozicije sa teSko merljivim vrstama u sistemu (HIO, HIO;) nije
izabran za posmatranje. Hipojodastu i jodastu kiselinu je nemoguce sintetisati u ¢istom
obliku, pa je nemoguce napraviti njihove kalibracione krive i tacno odrediti njithov udeo
na talsnoj duzini od 287,5 nm. Zbog ovog razloga vremenski se prati pik trijodida samo

na 353 nm.

Primenom jed. (A4.1) i Lambert-Beer-ovog zakona za apsorbancije na talasnim

duzinama 353 nm i 460 nm dobijamo****¥';

A353:a(I3')353 b C(|3_)+ a(I2)353 b C(|2) (A42)

A4602a(I3')460 b C(|3_)+ a(I2)460 b C(|2) (A43)
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pri ¢emu su: a(ls)sss3, a(ls)aeo molarni apsrpcioni koeficijenti za trijodidni kompleks, a
a(l2)ss3 1 a(l2)as0 molarni apsrpcioni koeficijenti za jod na datim talasnim duzinama

(Tabela 13.)***% 4 b debljina apsorbujuéeg sloja, u ovom slucaju 1 cm.

Tabela 13. Vrednosti molarnih apsrpcionih koeficijenata za trijodidni kompleks i jod na

353 nm i 460 nm**¢-1%8

A/ nm a(ls) / dm*mol™cm™ a(lz) / dm*mol™em™
353 26 400 18
460 975 746

Iz tabele 13. uocljivo je da zbog vefeg molarnog apsrpcionog koeficijenta
trijodidni kompleks apsorbancijom viSe uti¢e na koncentraciju joda nego I, na I3". Jasno
je da se, za malorni apsorpcioni koeficijent na maksimumu apsorbancije za I3 i Iy,

umesto literaturnih podataka*®**®

, mogao uzeti i nagib odgovarajuc¢ih kalibarcionih
krivih. Slaganja eksperimentalno dobijenih kalibracionih nagiba a(l2)ss= 616 dm>mol’
lem™ i a(l3)ss3= 27200 dm®mol*cm™ sa literaturnim, datim u tabeli 10., su sasvim
prihvatljiva (u okviru 15 %) a dobra linearnost grafika (Slike 43. i 44.) ukazje da za
izraCunavanje koncentracije u ispitivanoj reakciji mogucée koristiti Lambert-Beer-ov
zakon. Literaturni podaci (tabela 13.) su opste prihvacéeni i rezultat su sistematskog
proucavanja apsorbancije I, i I3". Stoga, su u cilju dobijanja $to preciznijih vrednosti, za

koncentraciju joda i trijodida, koriS¢ena su za dalja preraCunavanja.

Da bi dobili koncentraciju joda i trijodida potrebno je resiti sistem jednacina

(A4.4) i (A4.5). Resenjem ovog sistema, za opticki put, b= 1 cm, dobijamo:

K\ — A353_§(|2)353C(|2)
I3) = Ad.4
T (A44)
C(|2): A460_§(|3_)353_A353§(|3_)460 (A4.5)

5(';)3536('2)460 _ég(lz)sssg(ls_)«so
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zamenom c(12) (A4.5) u izraz za c(ls) (A4.4) i sredivanjem izraza dobijamo

koncentraciju trijodida nezavisnu od c(l>):

C(|3-) - AﬁSS _ §(|§)353 . (é(I;)SSS_A%O _é(l?z)%o A353) (A46)
§(|3 )353 é:(IS )353 (§(|2)4GO§(|3 )353 _é(IS )460 §(|2)353)

Aasss 1 Aggo SU eksperimentalno dobijene apsorbancije za trijodid i jod. lzrazi (A4.5),
(A4.4) i (A4.6) se koriste za izraCunavanje koncentracije trijodida i joda u

eksperimentima.

Prilog AS. Odredivanje koncentracije H* jona

U eksperimentima je koris¢ena dvobazna sumporna kiselina, H,SO, sa dve dosta
razli¢ite konstante disocijacije u oba stupnja. Da bi se izracunala koncentracija H* jona,

potrebno je primeniti jednacine bilansa masa, i bilansa naelektrisanja.139
Disocijacija H,SO,4 se odvija u dva stupnja:
H,S0; < H+ HSO, (A5.1)
HSO, < H*+S0,” (A5.2)

Jednadina bilansa mase je: Ca = [H2S04]o = [H2SO4] + [HSO,] + [SO4*], a jednacina

KW —
H+

bilansa naelektrisanja: [HSO4] + 2[SO,*] + [HT].

Capredstavlja polaznu koncentraciju kiseline,
u uglastim zagradama su predstavljene trenutne koncentracije odgovarajucih vrsta,

Kw predstavlja proizvod koncentracija vodoni¢nog i hidroksidnog jona u ¢istoj vodi, tj.
jonski proizvod vode Ky = [H] - [OH] = 10,

¢lan H—VX se moze zanemariti zbog daleko manje vrednosti od ostalih ¢lanova jednacine.
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Pored navedenih jedna¢ina, za izratunavanje koncentracije H" jona, potrebne su
1 jednacine konstanti ravnoteze pojedinac¢nih stupnjeva disocijacije kiseline. Jednacina
konstante ravnoteze prvog stupnja disocijacije je:
_ 7 ]nso,]

= TH,so.] (459

Jednacina konstante ravnoteze drugog stupnja disocijacije je:

o nTsor]

*~ THso, ]

(A5.4)

Resavanjem sistema jednacina bilansa masa, bilansa naelektrisanja, kao i (A5.3), (A5.4)

1 daljim preuredivanjem dobija se:
[HT® + K [H'T? + [H1(KiKz — KiCs) — 2 KiK; Co=0 (A5.5)
Konstante disocijacije sumporne kiseline su: K;=1-10% i K, = 1-10%.*°

Jednacina (A5.5) je jednacina treceg stepena i reSena je numericki, u programu
,Mathematica 5.1°. Koncentracija H" jona, za po¢etnu koncentraciju sumporne Kiseline
koris¢enu u ovom radu (eksperimentalna procedura B) [H.SO4]= 4,9-10* mol dm™, je
[H'] = 9,38:10* mol dm™. Izradunata koncentracija vodoni¢nog jona potvrdjuje visok
stepen (96%) konverzije H,SO4 u H™ u prvom i drugom stupnju disocijacije. Poéetni pH

rastvora, prilikom simultanog pracenja Cetiri reakcione vrste, je 3,03.

Brzine mnogih hemijskih stupnjeva u reakciji izmedu kalijum-jodida i vodonik-
peroksida zavise od kiselosti sredine. Izraunata koncentracija H* jona je neophodan
¢lan u izrazima za brzinu (ili sloZenu konstantu brzine), tokom postavke i simuliranja

modela ispitivane reakcije.

Prilog A6. Kalibracija radne mesalice

Koli¢ina izdvojenog gasovitog kiseonika zavisi i od brzine meSanja reakcione

smeSe. MeSanje spreCava mogucu supersaturaciju rastvora kiseonikom, smanjuje
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temperaturski gradijent, omogucuju¢i bolju konverziju energije. Takode, mesanje
otklanja nastale mehurove kiseonika, koji blokiraju povrsinu elektroda i opticke sonde,

obezbedujuci manji eksperimentalni Sum.

Brzina mesanja je bitan eksperimentalan parametar i, u ovom radu, konstantna je
za sve eksperimentalne procedure, 0=900 obr min®. Radi reproduktivnosti
eksperimentalnih rezultata (u slucaju razli¢itih vrsta mesalica) uradena je i kalibracija
radne magnetne mesalice (Slika 45.). Funkciju kontrolnog magneta ima prenosivi
magnetni mera¢ obrtaja 1 u odnosu na njega se proverava broj obrtaja razliCitih
laboratorijskih mesSalica. Razli¢ite vrste meSalica, mogu da variraju broj obrtaja i do 200

obrt min™, §to znatno uti¢e na krajnji rezultat jako osetljivih merenja.

1200

_ 1000+ 4
= .
g
£ 800
o]
2 6004 .
o
(1]
£
T 4004
e o
<
o
2 2004
0 v T v T v T v T v T v 1
0 200 400 600 800 1000 1200

mesalica / obrt min”

Slika 45. Kalibracija radne mesalice (Iskra)

Jednaina kalibracione prave je: Okonmag= 1,11 Omesalice + 21. GreSka nagiba je

1,110.02, dok je greska odse¢ka 2110 obr min™.
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Prilog B. Objavljeni nauéni radovi iz oblasti teze

Radovi u vrhunskim medunarodnim casopisima (M21=8):

Dragomir R. Stanisavljev, Maja C. Milenkovi¢, Milos D. Mojovi¢, Ana D.
Popovi¢-Bijeli¢, A Potential Source of Free Radicals in lodine-Based Chemical
Oscillators, J. Phys. Chem. A, 2011, 115, 2247.

Dragomir R. Stanisavljev, Maja C. Milenkovi¢, Milos D. Mojovi¢, Ana D.
Popovi¢-Bijeli¢, Oxygen Centered Radicals in lodine Chemical Oscillators, J.
Phys. Chem. A, 2011, 115, 7955.

. Maja C. Milenkovi¢, Dragomir R. Stanisavljev, The Role of Free Radicals in
Modeling lodide-Peroxide Reaction Mechanism, J. Phys. Chem. A, 2012, 5541.

Radovi u medunarodnim casopisima (M23=3):

Milenkovic Maja C., Stanisavljev Dragomir R., The Kinetics of iodide
oxidation by hydrogen peroxide in acid solution, Russian Journal of Physical
Chemistry A, 2011, 85, 2279.

Saopstenja na skupovima medunarodnog znacaja stampana u celini (M33=1)

. M. C. Milenkovi¢, D. R. Stanisavljev, T. M. Mudrini¢, M. J. Vujkovi¢, The
Kinetics of Reaction between lodide and Hydrogen Peroxide in Acid Solution,
in Physical Chemistry 2010, S. Ani¢ and Z. Cupié¢ (eds.), Society of Physical
Chemists of Serbia, Belgrade 2010, 242.

. M. C. Milenkovi¢, D. R. Stanisavljev, The response of iodide peroxide reaction
model to constant system acidity, Proceedings of 11" International Conference
on fundamental and applied aspects of Physical chemistry, Beograd, Serbia
(2012), September 24 - 28, 2012, 276.
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Prilog C. Biografija

Maja C. Milenkovi¢ rodena je 21.01.1983. godine u Sarajevu. Osnovno
obrazovanje zavrsava u Gaju, a gimanziju "Branko Radic¢evi¢" u Kovinu. Fakultet za
fizi¢ku hemiju Univerziteta u Beogradu, zavrsila je 2008. godine sa prose¢nom ocenom
9,63. Diplomski rad pod naslovom ,,Matriks efekat u induktivno spregnutoj plazmi*
odbranila je sa ocenom 10 na katedri za spektrohemiju i fizicku hemiju plazme, mentor

vanredni prof. dr Miroslav Kuzmanovic.

Januara 2009. zaposlena je na Fakultetu za fizicku hemiju, Univerziteta u
Beogradu na projektima koje je finansiralo Ministarstvo prosvete, nauke i tehnoloskog
razvoja, projekat 142015, rukovodilac prof. dr Liljana Kolar-Ani¢, kao istrazivaé
pripravnik, a od novembra 2011. ima zvanje istraziva¢ saradnik. Doktorske studije na

Fakultetu za fizicku hemiju upisala je 2009. godine.

DosadaSnja istrazivanja spadaju u oblasti hemijske Kinetike i dinamike
nelinearnih procesa. Akcenat je na ispitivanju mehanizama slozenih hemijskih sistema,

kao Sto su jodatni oscilatori.

Aktivan je uCesnik u promovisanju Fakulteta za fizicku hemiju kroz nauc¢ne
manifestacije: ,,Nauka oko nas“, ,No¢ istrazivac¢a®“, ,,Dan otvorenih vrata“ i ,,Festival

nauke®, gde je imala viSe uspesno postavljenih eksperimenata.
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MNpwunor 1.

M3jaea o ayTOpCTBY

MNoTtnucann-a Maja Munerxosih
6poj uHaexca 316/08
Usjasruyjem

Aa je poKTopcka AWCepTaLMja Noj HACNOBOM

¢ pe3yNTAT CONCTBEHOr UCTPAXMBANKOr Pana,

o [aNPeAnoXeHa ANCEpTaunja y LUenvHK H1 Y AEnoBKMa Huje Buna npeanoxexa
sa pobujawe Guno xoje aunnome npema CTYAVCKMM NPOrpaMAMa APYrvxX
BHCOKOLLKONCKMX YCTaHOBa,

e [a Cy Pe3ynTaTi KOPEKTHO HaBeAEHN U
e QA WWCAM KpwWO/Na ayropcka npasa w KOPHCTUO WHTENEKTyanHy CBOjUHY
APYTX NUUa.

MoTnue AoKTOpaHaa

Y beorpagy, __14.10.2013.

o BR
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Mpwnor 2.

WU3jaBa 0 MICTOBETHOCTH WTaMNaHe U eNeKTPoHCKe
Bep3uje AOKTOpCKOr paaa

Wwme v npesnme ayropa ______Mala Munexxosuh
Bpoj uHaexca _316/08

Cryanjckn nporpam

A - l-. 'AA. 4
HAYYHU CABETHMK

Motnncanw/a _ Maja Munenkoeuh

Wsjasrbyjem ga je Wwramnaxa sepanja MOr AOKTOPCKOr paga WCTOBETHA NEKTPOHCKO)
Bepauju Kojy cam npepao/na 3a objaerevearwe wa noprany [uruTansor
penoauTopujyma YHuueepauteta y Beorpaay.

[ossorasam aa ce ofjase Moju NWMHM Nopaun Besaww sa pobujarse akapemckor
3BaKa AOKTOPA Hayka, Kao WTO Cy UME W Npeaume, roauKa u mecto pofiera U AaTym

oabpaHe paga.

Osu nuuHu nogayw mory ce ofjasuTi Ha MpeXHUM CcTpaHuuama aAuriTanHe
6uGnuoTexe, y BNeKTPOHCKOM KaTanory 1 y nySnukauujama Yrusepsuteta y beorpaay.

Mommuc gokropanaa

Y beorpagy. _14.10.2013.

\
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Mpunor 3.

U3jasa o kopuwhemy

Osnawhyjem Ywusepawrercky Subnuotexy ,Csetosap Mapkosuh® aa y Aurwtansm
penosuTopHjyM YHuBepauteta y Beorpagy yHece Mojy AOKTOPCKY AWCepTaumjy nog
HacnoBoMm: )

Koja j@ Moje ayTopcko Aeno.

[ucepTaumjy ca CBUM NPUNOINMA NPEAEOINE CaM Yy eNEKTPOHCKOM DOPMaTy NOToAHOM
3@ TPAjHO apXVBUPALE.

Mojy AoKTopCKy AncepTauMjy noxpamweny y [uratanti penoauTopuiym YHusepautera
y Beorpagy Mory Aa KOpuCTe CBMM kojw nowTyjy oppeaSe caapxane y opnabpaHom Tvny
nuueHue Kpeatuske sajearHmue (Creative Commons) 3a kojy cam ce oany4no/na.

1. AyTOpCTBO
2. AyTOPCTBO - HEKOMEPUMjaNHO
(@)AyTopcTso - HekoMepuMjanHo ~ Ges npepage
4. AyTOpPCTBO — HEKOMEPUM|anHo — AENUTH NOA KCTUM yCnoBnma
5. Ayropcreo — Gea npepage
6. AyTOpCTBO — AENUTH NOA UCTUM YCNOBUMA

(MonMMO Aa 3A0KPYXMTe Camo jeaHy OA WeCT noMyheHux NMUeHUW, Kpatak onuc
NUUeHUM AaT je Ha nonefjuiu nucra).

Mornuc aokropanpa

Y Beorpagy, 14.10.2013. :
/) { j
\}*‘- {e n/&# s Re L. §e
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1. AytopcTtBo - [Jo3BorbaBaTe YMHOXaBawe, AMCTPMOyUMjy U jaBHO caoniiTaBahe
Jena, n npepage, ako ce HaBee MMe ayTopa Ha HauuH ogpeneH of cTpaHe ayTopa
unu gaeaoua nuvueHue, Yak n y komepumjanHe cepxe. OBo je HajcnoboaHuja og CBMX
nMUEHLM.

2. AyTopcTBO — HekomepuujanHo. [lo3BorbaBaTe yMHOXaBake, ANCTPUOYLIMjy 1 jaBHO
caorwTaBawe Aena, u npepage, ako ce Hasede MMe ayTopa Ha HadvH ogpefneH of
CcTpaHe aytopa unu gasaoua nvueHue. OBa nuueHUa He O03BOSbaBa KOMepLujanHy
ynoTpeby gena.

3. AyTOpCTBO - HekomepuumjanHo — 6e3 npepage. [o3BorbaBaTte YyMHOXaBahsE,
anctpmbyuunjy 1 jaBHoO caonwTaBakwe fena, 6e3 npomeHa, npeobnvkoBawa Wnm
ynoTtpebe gena y CBOM Jefny, ako ce HaBede MMe ayTopa Ha HauduH ogpeheH of
CTpaHe aytopa unu gasaoua nuueHue. OBa nuueHua He LO03BOrbaBa KoOMepuumjarnHy
ynoTpeby gena. Y ogHocy Ha CBe ocTane fuvueHLe, OBOM JIMLEHLOM Ce OorpaHuyaBa
Hajsehu obum npasa kopuwhewa gena.

4. AyTOpCTBO - HekoMepuujanHo — AenuTu nog wuctum ycriosuma. [osBorbaBaTte
YMHOXaBahe, ANCTpnbyunjy 1 jaBHO caorwitaBawe ferna, u npepage, ako ce HaBede
nve aytopa Ha HauvH oapehieH oA cTpaHe ayTopa wunu fgasaoua fMUEHLE M ako ce
npepaga auctpubympa noa MCTOM WUNW cnvyHOM nuvueHuoM. OBa nuvueHua He
Ao3BorbaBa komepuumjanHy ynotpeby gena v npepaga.

5. AyTtopctBo — 6e3 npepage. [o3BorbaBaTe yMHOXaBahe, OUCTPUOYLMjy MU jaBHO
caonwTaBake gena, 6e3 npoMmeHa, npeobnukoBaka unm ynotpebe gena y ceom geny,
aKko Cce HaBede MMme ayTopa Ha HayvMH ogpeheH of cTpaHe ayTopa wunv gasaoua
nunueHue. OBa nyueHUa Jo3BorbaBa komepuumjanHy ynotpeby gena.

6. AyTOpCcTBO - OenuMTM nog WCTMM  ycrnoBuma. [lo3BosbaBaTe YMHOXaBahse,
ancTpnbyuujy 1 jaBHO caonwitaBakwe gena, v npepage, ako ce HaBege MMe aytopa Ha
HauMH ogpefeH oa cTpaHe ayTopa WnM JaBaoua nuueHue W ako ce npepaga
anctpubyupa nog UCTOM unu cnudHoM  nuvueHuoM. OBa nuueHua [03BOSbaBa
KomepuujanHy ynotpeby gena u npepaga. CnvyHa je codpTBEpCKMM nuueHuama,
OLHOCHO NnunLeHuama OTBOPEHOr Koaa.
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