JELENA M. JAKSIC'
MILAN M. JAKSIC?

Fakultet za fizicku hemiju,
Beograd

2Polioprivredni fakultet,
Beograd-Zemun

Jacobus Henricus van’t Hoff

Jacobus Henricus van't Hoff (1852-1911) je prvi
dobitnik Nobelove nagrade za hemiju 1901. steene u
znak priznanja "za izuzetne doprinose na otkrivanju za-
kona hemijske dinamike, hemijske ravnoteze i osmot-
skog pritiska u rastvoru". Bio je roden u Roterdamu, a
samostalno se opredelio za hemijske nauke, pa je naj-
pre studirao Politehniku u Delftu, &iji je trogodignji pro-
gram zavrSio za dve godine, a zatim nastavio sa
studiranjem matematike na univerzitetu u Lajdenu (1871).
Ubrzo potom pridruzio se Kekule-u u Bonu, da bi nare-
dne godine polozio kvalifikacioni doktorski ispit na uni-
verzitetu u Utrehtu, a s prole¢a 1873. dospeo u Pariz na
studije organske hemije kod Wurtza. U Parizu je van't
Hoff sreo i Le Bela, $to je imalo velikog uticaja ha njego-
vo opredeljivanje za izucavanje hemijskih nauka. Tako
su nesto kasnije obojica, nezavisno jedan od drugoga,
objavili teorijske osnove optiCke izomerizacije, zasnova-
ne na stereohemijskoj strukturi molekula u organskoj he-
miji. Svoju doktorsku disertacjiu je van't Hoff odbranio
1874. na univerzitetu u Utrehtu pod naslovom "Predlog
za prosirenje vazenja formula koje su danas u upotrebi u
hemiji na trodimenzionalni prostor, sa odgovarajuéim
primedbama na odnose izmedu modi opti¢ke rotacije i
hemijske konstitucije organskih jedinjenja". Mnogi su
smatrali da doprinos saznanju o opti¢koj aktivnosti i he-
mijskoj konstituciji organskih jedinjenja, koji su dali
oshove razvoju savremene stereohemije, prestavljaju
mnogo znacajnija dostignuéa, od onih za koje je van't
Hoff dobio Nobelovu nagradu. Nakon odbranjene diser-
tacije van't Hoff je predavao u Utrehtu na Drzavnoj vete-
rinarskoj Skoli, gde je napisao i svoj prvi udzbenik
"Ansichten uber die organische Chemie" (1878), da bi
potom bio naimenovan za profesora teorijske i fizicke
hemije na univerzitetu u Amsterdamu, gde je u periodu
do 1896. takode predavao i hemiju, minerologiju i geolo-
giju i gde je bio Sef katedre za hemiju. U svojoj uvodnoj
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OD VAN'T HOFF-A DO ARRHENIUS-A

Ove godine navrsava se 100 godina kada je prvi put dodeljena Nobelova na-
grada za hemiju. U ovom radu analiziraju se naucna saznanja Jacobsa Henri-
cusa van't Hoff-a i Sventa Augusta Arrheniuas-a za koja su dobili ovu nagradu
1901, odnosno 1903. godine.

besedi na ovom univerzitetu, posredstvom jedne Sire
analize uspeha istaknutih nauénika, zastupao je uvere-
nje da u prirodnim naukama uspeh i otkri¢a postizu sa-
mo oni pregaoci, koji imaju urodenu moc¢ zapazanija i
razvijenu imaginaciju. U tom smislu za van't Hoffa bi se
moglo zaista reéi da je bio nadareni nauénik invencije i
modi zapazanja i da je bez matemati¢kih izvodenja, za-
pravo sa oskudnim znanjem matematike, karakteristi-
¢énim za hemicare onog vremena, deduktivnim putem,
jednim savrSenim empirijskim pristupom otkrio neke od
najznacajnijin zakona hemije, hemijske termodinamike i
prirode uopste. Tako je, na primer, definisao, mada u
najprostijem obliku, Gibbs—Helmholtz-ovu jednadinu, ali
je propustio da je izvede do kraja i da joj da potpunije
termodinamicko znacenje.

Posle odbranjene disertacije, van't Hoff se posve-
tio proucavanju hemijske termodinamike i hemijskog afi-
niteta, a od 1884. principima hemijske dinamike i ravno-
teZe. U periodu izmedu 1885. i 1890. objavio je Cluvene
radove o osmotskom pritisku, pri éemu se sluzio analo-
gijom u ponasanju gasova i razblazenih rastvora i dosao
do uverenja da idealni rastvori takode slede zakone koje
su definisali Avogardro, Boyl i Gay-Lussac. Jacobus
Henricus van’t Hoff je 1897. postao i profesor univerzite-
ta u Lajpcigu kada je izveo i vrlo znacajnu generalizaciju,
da osmotski pritisak, koji bi rastvorene supstance imale
prevodenjem u gasovito stanje na istoj temperaturi, ta-
¢éno odgovara zapremini datog teé¢nog rastvora. Na taj
nacin bio je u stanju da primeni Avogardrov zakon na ra-
zblaZene rastvore. Tako je izveo i poznati van't Hoff-ov
broj (i) kada se radi o elektrolitima (Mi=iciRT). Eksperi-
menti Hugo de Vries—a sa biljnim éelijama i merenja Har-
got Jacob Hamburgera sa crvenim krvnim zrncima dali
su izotonske koeficijente, koji su se savrSeno slagali sa
van't Hoff-ovim brojem (i), pa je sam van't Hoff na taj na-
¢in bio u stanju da zakljuéi da su zakoni termodinamike
podjednako valjani za gasovito stanje i razblaZzene (ide-
alne) rastvore (J.H. van’t Hoff, "Lois de I'equilibre chi-
mique dans l'etat dilue gazeux ou dissous" (1886)).
Zahvaljujuéi tome, bilo je moguée da se unapred izraCu-
na osmotski pritisak iz poznate formule rastvorenog jedi-
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njenja, ili obratno, molarna masa rastvorka iz osmotskog
pritiska razblazenog rastvora.

Odlazak u Nemacku podstakao je viasti u Holandiji
da udovolje njegovim ranijim zahtevima i obezbede
sredstva za modernizaciju van’'t Hoff-ove laboratorije u
Amsterdamu. Ona je zavrSena 1891, ali se istaknuti nau-
¢nik ipak nije vratio u svoju zemlju, gde su njegova otkri-
éa Cesto nailazila na osporavanja, veé¢ se odazvao
pozivu univerziteta u Berlinu 1896. gde je veé bio iza-
bran za ¢lana Pruske akademije nauka. Svoja znamenita
predavanja sa univerziteta objavio je najpre kao "Vorle-
sungen uber theoretische und physicalische Chemie"
(1898-1900), sto je prevedeno na mnoge jezike, kao i
"Die Chemischen Grundlehren nach Menge, Mass und
Zeit" (1912). Ono sto ée, medutim, biti trajno upamdéeno je
da je 1987. bio inicijator zajedno sa Wilhelm Ostwald-om,
u pokretanju publikovanja ¢asopisa Zeitschrift fur physi-
kalische Chemie. To je vreme koje se danas usvaja kao
pocetak razvoja fizitke hemije.

Jacobus Henricus van't Hoff se u svojim izucava-
njima takode bio posvetio problemima nastajanja, ra-
zdvajanja i konverzie dvojnih soli u rastvorima
("Vorlesungen uber Bildung und Spaldung von Doppel-
salzen", 1897), pa se u tom smislu u Berlinu posebno
opredelio za ispitivanje problema nastajanja naslaga soli
na okeanskom dnu sa aspekta Gibbs—ovog zakona faza.
Metod se sastojao u odredivanju fundamentalne invari-
jantne ravnoteze, koja karakteriSe Eetvorokomponentni
sistem sastavljen od pare, rastvaraca i tri Cvrste faze, za
pojedine temperature. Radilo se prvenstveno o rastvara-
nju Strassfurt-skih minerala i nastajanju naslaga dvojnih
soli na okeanskom dnu, sto je imalo vazne posledice za
razvoj nemacke industrije kalijumovih soli ("Zur Bilding
der ozeanischen Salzablagerungen”, 1905).

Jacobus Henricus van't Hoff je jo§ za Zivota bio
izuzetno priznat i uvazen naucnik, pa ga je 1885. Holan-
dska akademija nauka izabrala za svog redovnog Clana,
kao i Akademija nauka u Goettingen—u (1892), a nesto
kasnije Ameri¢ka akademija nauka (1905). Dobio je po-
Gasne doktorate nauka na univerzitetima Harvard i Yale
(1901), Victoria univerzitet u Manchester-u (1903) i Uni-
verziteta u Heidelberg—-u (1908). Bio je nosilac Davy-eve
medalje Kraljevskog drustva u Londonu (1893) i Hel-
mholtz-ove medalje Pruske akademije nauka (1911).
Dodeljena mu je ¢ast Chevalier de la Legion d’Honneur
(1894), postao je senator Kaiser-Wilhelm Gesellschaft
(1911), a bio je i pocasni ¢lan Hemijskog drustva u Lon-
donu (1898).

ZAKONI VAN'T HOFF-OVE HEMIJSKE DINAMIKE |
ZAVISNOST KONSTANTE RAVNOTEZE OD
TEMPERATURE

Jacobus Henricus van't Hoff je prema sopstvenoj
definiciji stvorio zakone hemijske dinamike ili dinamicke
oshove hemijske ravnoteze i time postavio &vrste teme-
lie savremene hemijske termodinamike. Buduéi da zako-
ni hemijske termodinamike prvenstveno definisu uslove
ravnoteZze hemijske reakcije i spadaju u egzaktne zako-
ne trajne vrednosti, kojima se razvojem hemijske i fizi¢-

ko—hemijske nauke gotovo nista ne dodaje ili oduzima,
van't Hoff-ovo ime ostade zauvek upisano, upamdéeno i
ponavljano, pre svega po jednacini zavisnosti konstante
ravnoteze od temperature, koja nosi njegovo ime. Maka-
ko da se van't Hoff-ova jednacina najéesée udzbenicki
koristi u vezi sa Gibsovom energijom, a u praksi mnogo
Cesce radi sa koncentracijama, ovde ée se do njegove
Cuvene jednacine dodi drugacijim putem. Savremeni put
u tom smislu danas svakako vodi preko fundamentalne
Gibbs—Helmholtz—ove jednacine, koja u to doba van't
Hoff-u nije bila poznata, pa ée se ovde i do njenog alter-
nativnog oblika dodi posredstvom Helmholtz—ove ener-
gije (A), koja je po definiciji jednaka,

A=U-TS (1)

gde je U — unutrasnja energije, S — entropija, a T — ter-
modinami¢ka temperatura. Po osnovnoj Helmholtz—ovoj
definiciji Prvog zakona termodinamike unutrasnja ener-
gija sumarno daje zbir energetskih sadrzaja izvesnog
izolovanog sistema i za najprostiji slu¢aj jednokompo-

nentnog gasa sastoji se od rada (dw = — pdV) i toplote
(dg = TdS),
dU = TdS—pdV )

Diferenciranjem jedn. (1) i uzimajuéi u obzir jedn.
(@), neposredno sledi osnovni smisao Helmholtz—ove
energije,

A A
dA =-SdT - pdV = %% dT + %é av ®)

koja za viSekomponentne sisteme postaje osobito kori-
sha za pracenje hemijskih procesa pri konstantnoj tem-
peraturi i zapremini, jer u takvim uslovima otpadaju bas
ova dva Clana jednacine (3). U tom sluéaju Helmholtz—
ova energija predstavlja slozenu funkciju stanja, zavisnu,
pored T iV, od koli¢ine svih prisutnih komponenata (n;, i
=123, ..., ..., n).

i=n
dA =-SdT-pdV+ Y pdn; @
i=0

tako da za uslove TV = const., definiSe hemijski poten-
cijal, (1), posmatrane komponente,

A
Mi=A= g%% ®)
i Ty

Iz jednadina (1) i () neporedno sledi jedan od
oblika Gibbs—Helmholtz—ove jednacdine,

A _ . _A-U
e
odnosho, posredstvom malo sloZenije diferencijacije,
0 m —
TN BT
) T 7 T
Dosledno termodinamickoj &injenici da su merenju

pristupacne samo promene veli¢ina stanja i ako bi se ra-
dilo o promeni veli¢ine stanja u odnosu na standardnu
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vrednost odgovarajuée funkcije stanja (A°, U®), onda
sledi,

0 A° A
pari-o @

a to je fundamentalna Gibbs-Helmholtz—ova jednacina,
koja ée se dalje iskoristiti da bi se doslo do van't Hoff-
ove jednacine za zavisnost konstante ravnoteze od tem-
perature.

Posmatrajmo sada opsti oblik stehiometrijske je-
dnacine neke hemijske reakcije, koja posle izveshog
vremena, za date podetne koncentracjie reaktanata, do-
vodi do ravnoteze,

=

va [A+vg (B

Tl

ve [(C+vp [D 9)

Py

P

gde mala gréka slova oznadavaju stehiometrijski koefici-
jent, a velika slova hemijske simbole atoma ili molekula
reaktanata i produkata. Zanimljivo bi bilo na ovom mestu
podsetiti da je bas van't Hoff bio taj, ko je prvi upotrebio
dvostruke strelice uzajamno usmerene u suprotnim
pravcima, da bi time oznacio i izrazio stanje hemijske
ravnoteZze u stehiometrijskoj jednacdini za homogene i
heterogene reakcije.

Ako se predpostavi odigravanije reakcije (9) u uslo-
vima konstantne temperature i da se pri tom reaktanti i
produkti pokoravaju Dalton-ovom zakonu idealne gasne
smese posredstvom jednacine gasnog stanja (pV = nRT),
izrazene za svaku od komponenata (pi\gi = viRT, gde je
Vi = VA, VB, VC, VD U stehiometrijskoj jednadini (9)), iz
jedn. (3) sledi,

0
[] dv;
dAi =- pidVi = —ViRT ? (1 0)
Vi
Buduéi da molarna zapremina predstavlja recipro-
énu vrednost koncentracije (Vi = 1/cj), integracija (jedn.

(10)), od odabranog standardnog do posmatranog sta-
nja, daje

A c
o d(i/a)
J;dAi——v,RTJ; (o) 1)
A L
odnosno,
= A = A° + YRTIn (12)
Gi

U skladu sa jednaCinom (5) parcijalna molarna
Helmholtz—ova energija predstavlja po definiciji hemijski
potencijal. Po termodinami¢koj konvenciji, za standar-
dno stanje idealnih rastvora bira se jedini¢na koncentra-
cija. Kada se radi o realnim rastvorima, da bi i tada
jednacina za hemijski potencijal idealnog rastvora imala
punovazno znacenje, uvodi se termodinamicki korekci-
oni faktor ili koeficijent aktivnosti (), koji kao umnozak
sa koncentracijom, daje odgovarajuéu aktivhost posma-
trane komponente.

28

a = fi Cj (1 3)
Isto tako, termodinamickom konvencijom odabira
se za standardno stanje jediniéna aktivhost af =1,

i = A :p,-°+viRTIni; (14)
8j

Promenu Helmholtzove energije za hemijsku reak-
ciju (9) u idealnom rastvoru, u svakom trenutku reagova-
nja daje razlika Helmholtzovih energija krajnjeg i
pocetnog stanja, pa stoga uvrstavanjem jednacine (12),
dalje sledi

DAA =3A; = (Ac +Ap) - (Aa + Ag) =
CeE opp
Cr C

=A2 + A~ A~ A +RTIn (15)

Kako algebarska suma na krajnjoj desnoj strani
jedn. (15) definise standardu promenu Helmholtz—ove
energije

DA° = 3AD = A% +AD - AR - A = AT (16)
a budué¢i da u stanju ravnoteZze nema promene Hel-
mholtz—ove energije (AA = 0) i da sama dinamicka rav-
noteza podrazumeva dalju nepromenljivost koncentra-
cija reaktanata i produkata sa vremenom odigravanja re-
akcije, jednacina (15) tada dobija slededi oblik,

AA° ccy

- n o InKg an

Kako za uslove odigravanja reakcjie pri konstan-
tnoj temperaturi, leva strana jedn. (17) predstavlja kon-
stantnu vrednost, ovim je dat &vrst termodinamicki
dokaz zakona hemijske ravnoteze, koji uzajamno pove-
zuje standardnu promenu Helmholtz—ove energije (AAO)
i formalnu konstantu ravnoteze (K¢), a koja sama za se-
be u biti na kvantitativan nacin definise afinitet hemijskog
reagovanja. Drugim recima, ovim je data moguénost da
se konstanta ravnoteze izraCunava iz termodinamickih
veli¢ina, a za poznate ravnotezne koncentracije reakta-
nata, da se odredi ravnomerna koncentracija produkata
u stanju hemijske ravnoteze.

Sada nas, s obzirom na Gibbs—Helmholtz—ovu je-
dnacinu (8), odavde smenom deli samo jedan korak,

o mA° AL dl
S L

do van't Hoff-ove zavishosti konstante ravnoteze od
temperature,

dink, al

dT  RF

Buduéi da konstanta ravnoteze inae ne zavisi od

ukupne zapremine, u jednacini (18) preslo se sa parcijal-
nog na totalni diferencijal.

U udzbenickoj literaturi fizicke hemije gotovo bez
izuzetka se koristi jedan drugi oblik van't Hoff-ove je-

(18b)
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dnacine, do koga se dolazi istovetnim postupkom, pola-
zedi od Gibbs-ove energije (G = H — TS). Alternativni
oblik van't Hoff-ove zavisnosti konstante ravnoteze od
temperature ovde ¢ée, medutim, biti izveden na nesto
drugaciji nacin, koji se u fizicko—hemijskoj literaturi obi-
éno ne izvodi i samo implicitno podrazumeva kao prisu-
tan posredstvom opstih termodinamickih relacija.

Definicija entalpije, kao termodinamiCke funkcije
stanja, koja daje toplotu hemijske reakcije (ili uopste fi-
ziCku promenu prenosa toplote) pri konstantnom pritis-
ku (AH = —qpp),

H=U+pV (19)

sledi neposredno iz prvog zakona termodinamike i po-
sredstvom jednadine gasnog stanja (pV = niRT), omo-
guéuje da se za uslove p, T = const., dode do sledeca
dva izraza za standardne promene unutrasnje energije,
koji slede jedan iz drugog,

AUs = AHs — pAV = AH® — AnRT (20a)
odnosno,

A AH A

poecy = mETT (20b)

Jednadina gasnog stanja omogucuje prelaz sa
koncentracija na parcijalne pritiske pojedinih kompone-
nata rastvora (pi = ciRT) i obratno, pa u tom smislu vezu
dveju odgovarajucih formalnih konstanti ravnoteze daje
slededa jednacina:

_pepe’ _CEC o ”

%= pkog ooy e
gde je: v =(vg +Vp) — (Va + VB), odnosno,

Kp = Ko (RT)” (21b)
Logaritmovanjem i diferenciranjem ove poslednje
jednacine po temperaturi (T), dobija se

dl i
n Ky _ dIn K, . pay]
o) dT T
Poredenje jednadina (20b) i (22), neposredno daje
drugi oblik van't Hoff-ove zavisnosti konstante ravnoteze
od temperature,

dink, —AH°
dT  Rp?

Svi ovi izrazi izvedeni su dosledno na termodina-
mic¢kim osnovama i na zakonima idealnog gasa, tako da
strogo vaze samo za idealizovano stanje. Jacobus Hen-
ricus van't Hoff-ova termodinamicka zakonitost, koja da-
je osmotski pritisak u zavisnosti od koncentracije u
obliku jednacine idealnog gasnog stanja (IM; = ¢RT),
osobito kada se danas izvede pomoéu hemijskih poten-
cijala, ve¢ tada je sugerisala uzajamne odnose gasnog i
kondenzovanog stanja i traganje za izrazima koji ih po-
vezuju. U tom smilu Rault-ov zakon, koji definiSe linear-
nu zavisnost napona pare od koncentracije komponena-
ta rastvora i definiciju idealnog rastvora, jos je viSe pribli-
zio van't Hoff-ove jednacine kondenzovanim sistemima.

@2)

@3)

Uvodenjem pojma aktivnosti i saznanjem o termodina-
mi¢kom smislu faktora aktiviteta, doslo se do prosirenja
vazenja van't Hoff-ovih relacija za zavisnost konstante
ravnoteze od temperature i na realne rastvore i za vece
koncentracije elektrolita. Zanimljivo je, medutim, da je
svoj opsti termodinamicki zakon van't Hoff formulisao
empirijski, direktno iz obilja eksperimentalnih rezultata,
dakle bez termodinami¢kog izvodenja. Izraz je imao sle-
dedéi oblik,

dinKe _ av.
dT o2

gde je gy — toplota hemijske reakcije pri konstantnoj za-
premini (van't Hoff-ova izohora), tako da ustvari strogo
uzevsi, kao van't Hoff-ova relacija prvenstveno se sma-
tra jedn. (18b). Jacobus Henricus van’t Hoff je primenio
svoju izohoru kako na homogene i heterogene hemijske
reakcije, tako isto i na fiziCke ravnoteze, kao sto su fazne
promene i promene stanja termodinamickih sistema. U
svojoj raspravi "Conditions electriques de I'equilibre chi-
mique" (1886), van't Hoff je takode dao fundamentalnu
zavisnost koja povezuje formalnu konstantu ravnoteze
reakcije (Kc) i standardnu elektromotornu silu (E = EMS)
galvanske ¢éelije,

E

|an=—§ @5)

@4)

U dve poslednje jednacine (24) i (25) dvojka u ime-
niocu na d.s.j. ima ulogu i pribliznu vrednost gasne kon-
stante (R = 1,987 cal K mol_1). Na ovom mestu van't
Hoff je gotovo dotakao Gibbs—ovu i Helmholtz—ovu ter-
modinamicku funkciju.

Danas se van't Hoff-ove relacije za zavisnost kon-
stante ravnoteze od temperature (jednacine (18) i (23)),
primenjuju i za realne rastvore, samo se tada operise sa
hemijskim potencijalom reaktanata i produkata (L), a
standardnu konstantu ravnoteze K° odreduju aktivnosti
(a=fic),

MO clech o abab
NS s e e = i ve =0 (@6)
CxCg® fAfe®  apag

RT ~

Da bi se integrisala van't Hoff-ova izohora (jedn.
(18b)), neophodno je da se poznaje zavisnost promene
standardne unutrasnje energije od temperature za po-
smatranu reakciju (jedn. (9)) u funkciji temperature, sto
bi nam dao modifikovan oblik Kirchhoff-ovog zakona,
izveden posredstvom toplota reakcije pri konstantnoj za-
premini. Bilo da se radi o toploti reakcije (Aqy, = AU) ili
zagrevanju ili hladenju reaktanata, odnosno produkata,
dakle jednostavnoj fizi¢koj (termickoj) izmeni toplotnog
sadrzaja, prvi zakon termodinamike nam u oba slucaja
daje istovetnu polaznu zavisnost,

du =dq, = C,dT @7

Ako bismo sada zamislili dve moguénosti:

a) da reaktanti (A i B) najpre reaguju pri stalnoj za-
premini na temperaturi T1, a potom da se produkti (C i

D) bez promene zapremine zagreju na viSu temperaturu
(T2), odnosno
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3) da se prvo reaktanti zagreju sa temperature T4
na temperaturu T2 pri nepromenjenoj zapremini, a da
onda izreaguju na viSoj temperaturi bez izmene zapremi-
ne, imali bismo dva nezavisna termodinamicka puta od
pocetnog do krajnjeg stanja (slika I).

Buduéi da unutrasnja energija predstavlja termodi-
namicku funkciju stanja i samim tim ima svojstvo potpu-
nog diferencijala, njene promene ne zavise od puta, veé
samo od krajnjih tataka puta, pa dosledno tome (po-
smatramo promene standardnih stanja da bismo ostali u
neposrednom odnosu sa konstantom ravnoteZe), po-
sredstvom jednog takvog egzaktnog Huber-Born-ovog
ciklusa (slika 1), sledi,

AR, + =t (To-Ty) = AUT, +3C7 A T, T)

odnosno,
AUT - AUR
e TP Z(C\F;md _ C{/eakt.) =ACy 29)
To-T4
VAA + VeB 5 — vcC + VoD
& 5 qy = ol°y, {PRODUKTI)
~ =
— 1
1 l—N
= ~—
= g
[
" p
n >
= o
o
+ vpD
VaA + veB . Vel b
(REAKTANTI) qy = al T,

Slika 1. Shematski prikaz Haber-Bornovog ciklus za izvodenje
zavisnosti promene toplote pri konstantnoj zapremini (qu = AU)
od temperature u duhu Kirchoff-ovog i Hess-ovog zakona. To-
plota pri stalnoj zapremini po termodinamickoj definiciji jednaka
je promeni unutrasnje energije, pa samim tim predstavija termo-
dinamicku funkciju stanja i kao takva ispoljava svojstva potpunog
diferencijala, sto ¢e reéi da njene promene ne zavise od puta,
ve¢ samo od krajnjih tacaka ovog puta. Termodinamicki ciklus
zatvaraju dva posebna puta, u kome po prvom, reaktanti najpre
reaguju dajuci produkte uz oslobadnjanje ili vezivanje izvesne to-
plote reakcije, a potom se produkti greju do vise temperature. Po
drugom termodinami¢kom putu reaktanti se najpre zagrevaju na
visu temperaturu, sto je praéeno odredenom promenom unutra-
Shje energije, a potom reaguju na visem energetskom (tempera-
turskom) nivou da bi bili dovedeni u istovetno krajnje stanje.
Energetski posmatrano dva termodinamicka puta medusobno su
jednaka.

Graniéna vrednost ovog izraza, kada Ty O To,
odnosno kada DT 00 0, daje diferencijalni oblik modifiko-

vanog zakona zavisnosti promene unutrasnje energije
od temperature (Kirchhoff-ov zakon),

——=ACy (30)

odnosho u sluéaju formalne reakcije definisane jednadi-
nom (9),
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dAU° = ACydT =
= HC CV(C) +Vp CV(D) - VACV(A) — VB CV(B)EdT (31 a)

Kako se svaki molarni toplotni kapacitet moze pri-
kazati kao polinom od T, §to su nam termofizicka mere-
nja manje-vise ostavila u naslede jos iz proslog veka,

Cv(i) =a + bT + CiT2 + diTs... (32)

gde sua, b, ¢, d... specifi¢tne konstante, sada je moguce
smenom ovakvih izraza za svaki reaktant i proizvod (je-
dnacina (9), doéi do novog polinoma koji ukazuje na
promenu toplotnog kapaciteta reakcione smese usled
hemijske reakcije koja se izvodi u uslovima konstantne
zapremine,

AC, = o + BT + yT°" 5T°... 33)

Nakon integracije jednadine (381a), dobija se zavi-
shost standardne promene unutrasnje energije od tem-
perature (AU®) za datu hemijsku reakciju (jedn. (9)).
Smenom tako izvedenog izraza u jednacinu van't Hoff-
ove izohore (jedn. (18b)) moguce je posle odgovarajuce
integracije doéi do zavisnosti konstante ravnoteze od
temperature (Ko).

Do Kirchhoff-ove zavisnosti promene standardne
unutrasnje energije od temperature moze se dodi i kra-
éim termodinamiCkim putem. Naime, ako reakcioni put
od reaktanata do produkata definiSe jednacina (9), sva-
ka termodinamicka promena vezana za ovu reakciju, ka-
da se radi o termodinamickim veli¢inama stanja koje po
definiciji ispoljavaju svojstvo potpunog diferencijala, daje
zbir datih veliina stanja u krajnjem stanju, umanjen za
sumu ovih vrednosti u poéetnom stanju. U ovde razma-
tranom slucaju to se dobija iz razlike standardnih unutra-
Snjih energija svih produkata i reaktanata, jer produkti
daju krajnji, a reaktanti po&etni poloZaj reakcionog puta,
dakle,

dAU® = veCy(c)dT + vpOypydT —VaCuy(a) -
-vgCy) dT = ACy dT (31b)

Do Kirchhoff-ove jednacine kada se radi o prome-
nama standardne entalpije (dAH® = CpdT), dolazi se na
istovetan nacin preko molarnih toplotnih kapaciteta pri
stalnom pritisku, $to se obi¢no nalazi svuda u uobiCaje-
noj udzbenickoj literaturi fizicke hemije.

Ono $to je predstavljalo pravi trijumf teorijske ter-
modinamic¢ke misli s kraja devetnaestog veka, jeste Ci-
njenica da se Kirchhoff-ova zavisnost promene entalpije
od temperature (AH®) ili unutradnje energije (AU®) hemij-
skog reagovanja dobija iz Cisto fizi¢kih veli¢ina i oshov-
nih individualnih svojstava samih reaktanata i produkata,
dakle posredstvom njihovih toplotnih kapaciteta i fizi¢kih
zakona izmene toplote. Krajnje konsekventno, to isto va-
Zi za hemijski afinitet i konstantu ravnoteze.

ARRHENIUS-OVA ZAVISNOST KONSTANTE BRZINE
HEMIJSKOG REAGOVANJA OD TEMPERATURE

Zanimljivo je da je van’t Hoff deduktivnim putem,
nezavisno od Guldberg-a i Waage—a, postavio zakon o
dejstvu masa, pa je Cak uveo i pojam energije aktivacije i
u svemu pripremio put Svante Arrheniusu da bi dosao



J. JAKSIC, et al.: HEMIJSKA TERMODINAMIKA |...

Hem. ind. 55 (1) 26-36 (2001)

do zavisnosti konstante brzine hemijske reakcije od tem-
perature. Naime, kako konstanta ravnoteze moze da se
izrazi kao koli¢nik konstanti brzine u dva suprotna smera
hemijske reakcije u ravnotezi van't Hoff je veé¢ u svojim
studijama hemijske dinamike dosao do sledeée relacije,

dinK; _dink dink, _av _Ac

daT aT "~ dT o 2 P (34)
gde bi Ac po njegovoj definiciji bila odgovarajuéa kon-
stanta koja je u vezi sa energijom aktivacije B\C :EE] a

ja ] gl J R

B - jedna druga sporna konstanta, buduéi da se integra-
cijom dobija jos jedan ¢&lan koji zavisi od temperature.
Arrhenius je, medutim, termodinamicki dosledno, sme-
nio toplotu reakcije pri konstantnoj zapremini sa standar-
dnom promenom unutra$nje energije (AU° = q,) i dodao
do relacije,

dink, dink, Uy U7

- =——V-— (85)
dT dT RT? RT®
odakle je samo nedostajao logi¢an zaklju¢ak da, uop-
ste, za konstantu brzine vazi zavisnost,

dink Ej
dT  Rpy2
gde je E, — Arrhenius—ova energija aktivacije. Odavde se

integracijom dolazi do Arrhenius—ove zavisnosti kon-
stante brzine hemijskog reagovanja od temperature,

(36)

_Ea
Ink—RT+InA @7
gde je A — Arrenius—ov predeksponencijalni ili faktor
ucestanosti u nesto drugacije napisanom ovom istom
izrazu,

Ea
k=Aexp @— ﬁ@ (38)

Za razliku od integracije van't Hoff-ove jednacine
za zavisnost konstante ravnoteze od temperature, gde
se takode podrazumeva zavisnost standardne promene
unutradnje energije (AU°) i standardne promene entalpi-
je (AH°) od temperature i da bi se izvela sama integraci-
ja, poziva u pomo¢ Kirchhoff-ov zakon iz 1858. godine,
koji preko toplotnih kapacitivnosti daje polinome jedne
ovakve zavisnosti neophodne za integrisanje (jedn.
(88)), Arrhenius je pretpostavio da energija aktivacije ne
zavisi od temperature i izveo uproséenu integraciju je-
dnacine (36). Zanimljivo je, medutim, da Arrhenius—ova
zavisnost konstante brzine od temperature ne samo da
gotovo bez izuzetka vazi za hemijske i biohemijske reak-
cije, ve¢ se pokazalo da ima i znatno Siri fizicko—hemijski
smisao i znaCenje. U tom pogledu treba imati u vidu da
obe zavisnosti, van't Hoff-ova i Arrhenius—ova, imaju tipi-
¢an oblik Boltzman-Maxwell-ovog zakona raspodele i
da samim tim dobijaju i ispoljavaju univerzalno znaéenje
u fizici i fiziCkoj hemiji. ViSestruki i Siri smisao Arrhenius—
ove zavisnosti konstante brzine hemijske reakcije od
temperature ilustrovade se sa nekoliko karakteristi¢nih

primera. U prvom redu to se odnosi na klasiénu hemij-
sku reakciju atoma broma i molekula vodonika sa pocet-
ka ovog veka (slika 2). Arrhenius—ovu jednacinu gotovo
savrseno sledi broj otkucaja srca ameriCke barske kor-
njace (slika 3), ucestanost svetlosnih signala kod svitaca
(slika 4) ili frekvencija cvrkutanja cvréaka i zrikavaca (sli-
ka 5). Hoagland je na psihologkoj ravni ispitivao rac¢una-
nje vremenskih intervala kod osoba, Cija je telesna
temperatura varirala za nekoliko stepeni i takode nasao
zavisnost subjektivnog oseéanja vremena kod ljudi (slika
6) koje se moze definisati Arrhenius—ovovom jednadi-
nom. Ako se pode od osnovne pretpostavke da su sva
ispoljavanja mentalnih i fizickih senzacija rezultat svaka-
ko slozenih biohemijskih procesa i reakcija u organizmi-
ma zivih bi¢a, ne bi trebalo da iznenaduje ovakva jasno
izrazena zavisnost od temperature koja se moze defini-
sati Arrhenius—ovom jednacinom.

1
16 17 18 19 20
103771k

Slika 2. Eksperimentalno odredivanje energije aktivacije za re-
agovanje atoma broma i molekula vodonika prema Arrhenius—
ovoj temperaturskoj zavisnosti konstante brzine: « — Bodenstein i
Lind, Z.Phys.Chem., 57 (1907) 168; o — Bach, Bonhoeffer i Mo-
elwyn-Huges, Z.Phys.Chem., B27 (1934) 71, prema E.A. Mo-
elwyn-Huges, "Physical Chemistry", Second Rev. Ed., Pergamon
Press, Oxford, 1961.

1 1 i i
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Slika 3. Arrhenius—ova temperaturska zavisnost ucestalosti broja
otkucaja srca americke barske kornjace (Ea = 18,3 kcal/mol),
E.G. Martin, Amer.J.Physiol., 11 (1904) 370.

31
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Slika 4. Arrhenius—ova temperaturska zavisnost u¢estalosti svetlo-
snih signala poljskih svitaca (Ea = 12,2 kcal/mol), C.D. Snyder, A.

van’t Hoff Snyder, Amer.J.Physiol., 51 (1920) 536, prema Keith J.
Laidler, J.Chem.Ed., 49 (1972) 343.
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Slika 5. Arrhenius—ova temperaturska zavisnost ritma crkutanja
Oecanthus cvréaka (Ea = 12,2 kcal/mol), C.A. Bessey i E.A. Bes-
sey, Amer.Natur, 32 (1898) 263; R.T. Edes, Amer.Natur, 33
(1899) 935; A.F. Schulls, Can.Entomol., 39 (1907) 213; prema
Keith J. Laidler, J.Chem.Ed., 49 (1972) 343.
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Slika 6. Arrhenius—ova temperaturska zavisnost subjektivnog ose-
¢anja vremena prilikom racunanja kratkih vremenskih intervala
kod ljudi, Cija je telesna temperatura varirala za nekolio stepene
(Ea = 24,0 kcallmol), H. Hoagland, "Some Biochemical Conside-
rations of Time", u knjizi "Voice of Time", J.TFraser, ed., George
Braziller, New York, 1966; H. Hoagland, Sci.Mon., 56 (1943) 56;
prema Keith J. Laidler, J.Chem.Ed., 49 (1972) 343.
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Svante August Arrheniuas

Svedski hemic¢ar Svante August Arrhenius (porodi-
¢no ime potie od sela Arena, odakle vodi poreklo) tako-
de jedan od utemeljiva¢a moderne nauke fizicke hemije,
bio je sasvim drugadiji tip nauénika i imao je potpuno
im se staze Zivota jednom ukrstile, odakle su proistekla
dalekosezna teorijska ostvarenja za savremenu hemij-
sku nauku. Roden je 1859. godine u Wijk-u, na obali je-
zera Malar kraj Upsale. Opismenjen je u tre¢oj godini
detinjstva, a briljantno i u rekordnom roku zavrsio Cathe-
dral School u Upsalu, u koju je stupio neposredno u peti
razred, sa osam godina starosti. Ispoljavao je superior-
nost u odnosu na znatno starije uenike. Na univerzitetu
je studirao fiziku, matematiku i hemiju. Nasuprot J.J.
Berzelius—a, koji je u Upsalu dosao iz gimnazije u Linko-
ping-u sa slede¢om preporukom upravnika skole: "mlad
Covek sa dobrim prirodnim sposobnostima, loSim vlada-
njem i sumnjivim ocekivanjima", Svante Arrhenius je po-
sedovao provereno uverenje nastavnika o darovitosti i
priljieznosti uéenju.

Bilo je doba neposredno posle otkriéa zakona
elektrolize (Faraday), kada je Kohlrausch uveliko izvodio
eksperimente iz provodljivosti elektrolita, tako da je svet
ve¢ znao da rastvori soli, baza i kiselina provode elektri-
énu struju. Medutim, jos se nije pouzdano znalo ukoliko
je rastvaraC polaran da li joni nastaju dejstvom elektri-
¢énog polja ili u samom rastvoru i samim tim a priori
predstavljaju elektrolite sastavljene od naelektrisanih
Cestica, koje se slobodno kre¢u u fazi rastvaraca. Paznju
Arrhenius—a privukli su upravo elektriéno provodenje
struje i pitanje egzistencije elektrolita, pa je, inade nes-
hvac¢en u svojoj rodnoj sredini i od svog profesora Per T.
Cleve-a (1840-1905), otiSao na univerzitet u Stokholm
kod profesora Erika Edlunda da bi uradio disertaciju i
odgovorio na pitanja elektrolize i izazove elektrolitiCke
disocijacije, mada su njegovi profesori u Upsali pokusali
da ga odvrate od takvog "zaludnog" posla. Naime, ve¢ u
toku studija na univerzitetu u Upsali doslo je do sustin-
skog sukoba koncepcija sa poznatim fiziarem svoga
doba (Tobiasa R. Thalen), koji je prvenstveno preferirao i
zastupao sud i koncept egzaktnosti i preciznosti eksperi-
menta. Sam Arrhenius se hvalisao da nikada i nije izveo
nijedan savrSeno tadan i ozbiljniji eksperiment u Zivotu.
Arrhenius—a je privlacila lucidnost teorijske misli, postav-
lianje teorijskih osnova i potvrdivanje teorije sa racional-
nim, manjim brojem, u osnovi priblznih merenja. Drugim
reCima Arrhenius je bio okrenut otkrivanju fenomena, a
zadovoljavao se generalnim potvrdama teorijskih pos-
tavki. Svoj prvi rad o teorijskim osnovama elektroliti¢ke
disertacije objavio je 1883. i saopstio Svedskoj akademi-
ji nauka u Stokholmu, a ve¢ sledecée godine (1884), na
univerzitetu u Upsali pristupio je odbrani svoje doktorske
teze. Svedska je pre Arrhenius—a veé¢ imala tradiciju i
znacajna dostignuéa u hemijskim i fizickim naukama. U
ovoj sredini bili su afirmisani i priznati mnogi naucnici iz
oblasti hemijske nauke kao Sto su J.J. Berzelius, C.
Scheele, A.J. Angstrom, Karla Linneaus i drugi. | pored
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toga, Arrhenius—-ova teorija elektroliticke disocijacije i
uvodenje pojma slabih i jakih elektrolita predstavljala je
pravi ok, izazvala skandal, iz osnhova uzburkala duhove
u tadasnjim Svedskim nau¢nim krugovima i izdrmala te-
melje na kojima je podivala tadasnja hemijska nauka.
Komisija se, za vreme odbrane njegove doktorske diser-
tacije, objavljene na francuskom jeziku ("Recherches sur
la conductibilite galvanique des electrolytes", pisana na
oko 150 stranica), sasvim podelila u uverenjima i buéno
prepirala. Cleve je uz podsmeh uzvikivao "VeliCanstvena
ideja!", dok je Thalen odluéno odbijao da prihvati Arrhe-
nius—ove tvrdnje i govorio da bi kandidat jednostavno
pao na ispitu iz njegovog predmeta. Samo su se profe-
sori Peterson, Ekstrand i Hammersten blagonaklono
odnosili i podrzavali teorijski koncept kandidata. Aarrhe-
nius je veoma milad, sa dvadeset pet godina starosti,
doktorirao sa najnizom prelaznom ocenom (cu laude ap-
probatur, treéi stepen za odbranu, non sine laude appro-
batur, Cetvrti stepen za teorijsku obradu teze) sto mu je
doduse donelo nauc¢ni stepen doktora nauka, ali nije da-
valo moguénost izbora za profesora na univerzitetu.
Svoju disertaciju Arrhenius je izlozio u obliku nekoliko te-
za, pri éemu je, posle eksperimenata sa razblazenim
rastvorima uveo pojmove razgrani¢enja jakih od slabih
elektrolita, stepena disocijacije ili po njegovoj sopstvenoj
definiciji, "aktivnosti" kiselina, baza i soli, stepena hidroli-
ze i nadin njegovog izratunavanja, i pokazao da priroda
produkta reagovanja visekomponentnih jonskih rastvora
ne zavisi od oblika i stanja u kome se nalaze joni (A,B,C
i D) polaznih soli, kiselina i baza (AB, AC, AD, BC, BD ili
CD). Ovo su bili dalekosezni i revolucionarni zakljucci
onog doba. Vedina tadasnjeg nauc¢nog sveta drzala se
sasvim uzdrzano prema Arrheniusovoj teoriji elektrolitic-
ke disocijacije. Mnogi su bili skeptiéni, a neki su je sma-
trali ¢ak za Cistu besmislicu. Sama teza je nezgrapno
svrstavana negde izmedu fizike i hemije. Zamerke su bi-
le zasnovane na uverenju da ova teorija eventualno
objasnjava samo ponasanje slabih elektrolita. Dileme o
ponasanju jakih elektrolita mnogo kasnije ¢e razjasniti N.
Bjerrum, P. Debye i E. Huckel, na bazi Coulombo-vih si-
la slededi Arrhenius—ove teorijske postavke.

Arrhenius je u vreme pisanja svoje disertacije bio
pod snaznim uticajem norveskih hemi¢ara Guldberg—a i
Waage-a, koji su pre njega uveli zakon o dejstvu masa,
pa je ponesen njihovim pojmom "aktivhe mase", onome
Sto se danas naziva stepen disocijacije, dao naziv "aktiv-
nost" ili "koeficijent aktivnosti". Arrhenius se u biti nezgra-
pno izrazio, rekavsi da se "vodi dodaju dva konstituenta,
naime aktivni (elektroliticki) i neaktivni (neelektrolitiCki
deo), pri ¢emu sa razblazenjem rastvora aktivni deo ras-
te, a neaktivni se smanjuje". Odavde bi se moglo shvatiti
da se kiseline, baze i soli i pre unosenja u vodene ras-
tvore sastoje od disociranog i nedisociranog dela. Obra-
zlaZzuéi svoju teoriju, Arrhenius je, medutim, dosledno
spomenuo da su Williamson 1851. i Clausius 1857. imali
ideju o disocijaciji soli kao i da je jos 1839. Gay-Lussac
zastupao sli¢ho uverenje.

Ostwald je iste 1884. godine dosao iz Rige u Upsa-
lu da bi podrzao Arrheniusove ideje ('Pored nekoliko

spornih mesta, disertacija je sadrzavala tako mnogo i to-
liko dubokih novih misli, da sam se ubrzo uverio u njihov
fundamentalni znacaj", pisao je tada Ostwald). Kasnije je
opisao svoja secanja na ovu posetu; "Jos uvek su mi
sveza seéanja na scenu u hemijskoj laboratoriji u Upsali,
gde me je Sef katedre, Cleve, inade eminentni hemicar,
vatreno upitao, pokazujuéi na pehar sa vodenim rastvo-
rom: | vi takode verujete da natrijumovi atomi plivaju ov-
de uokolo u takvom obliku?! Kada sam se slozio, naglo
me je pogledao na takav nacin, kao da je imao znatnu
sumnju o mojoj hemijskoj racionalnosti'.

"Ideja o elektrolitiCkoj disocijaciji, pisao je kasnije
Arrhenius, javila mi se jedne nodi, 17. maja 1883. i tada
nisam mogao da zaspim sve dok je nisam razresio".

Svedska akademija nauka pod uticajem Edlunda
ocenila je da mora da postoji izvesno racionalno jezgro
u Arrheniusovoj teoriji, pa mu je dodelila stipendiju i on
je 1886. na poziv Ostwalda posao na univerzitet u Rigu,
gde je ved ranije dobio podrsku za svoje naucne pogle-
de i teorijska razmatranja i nastavio merenja na elektri-
énoj provodljivosti rastvora. Nesto kasnije iz toga ¢e
proisteéi Ostwald-ov zakon razblazenja, sa kojim je pri-
znati profesor pretekao svog mladeg kolegu i nosioca
ideje o elektrolitickoj disocijaciji. Arrhenius je umnozio
svoju doktorsku disertaciju i razaslao je svim poznatim
ljudima toga doba u hemiji i fizici, koji su bili u stanju da
proniknu u osnove njegove teorije i u najve¢em broju
sluéajeva dobio je podrsku za svoje koncepcije o elek-
troliti¢koj disocijaciji. Letnji semestar 1886/87 godine Ar-
rhenius je proveo u FEW. Kohlrausch—ovoj Laboratoriji za
elektroliti¢ku provodljivost u Wirzburg-u, gde su ve¢ bi-
la sakupliena Citava brda rezultata iz konduktometrijskih
merenja i postavljeni pojmovi molarne (tada "ekvivalen-
tne") provodljivosti pri beskona¢nom razblazenju i za ko-
nacne koncentracije elektrolita i gde se veé nazirao
Kohlrausch—ov zakon kvadratnog korena zavisnosti mo-
larne provodljivosti od koncentracije iz 1900. odnosno
Kohlrausch—ov zakon o nezavisnom putovanju jona. Sa-
mom Kohlrausch-u je promaklo da zapazi, a Arrhenius
je odmah uocio da odnos aktuelne i molarne provodiji-
vosti pri beskonacnom razblazenju taéno definige i odre-
duje njegov ('koeficijent aktivnosti") stepen disocijacije,

Ai
a=— (39)
Ai

S tim u vezi Arrenius je 1887. godine pisao van't
Hoff-u: "Pri beskona¢nom razblazenju svi molekuli soli
su potpuno disocirani. Stepen disocijacije moze se je-
dnostavno nadi na bazi ovakve pretpostavke iz koli¢nika
molarne provodljivosti posmatranog rastvora i njegove
molarne provodljivosti pri beskonaé¢nom razblaZzenju".

U Gracu ¢e se 1887. prilikom posete Boltzmann-u,
koji je tada vodio katedru za fiziku, Arrhenius sresti i zbli-
ziti sa W. Nernst-om, sto ¢ée imati dalekosezne posledice
na razvoj nauke o elektrolitima i hemijsku kinetiku. Pose-
tio je M. Planck-a u Kill-u, ali je bez sumnje najznacajniji
za dalji prodor i priznanje teorije elektroliti¢ke disocijaci-
je bio Arrheinus—ov rad u van’t Hoff-ovoj laboratoriji u
Amsterdamu tokom 1888. van’t Hoff je ve¢ bio objavio
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svoju poznatu studiju o "Hemijskoj ravnotezi u sistemima
gasova i razblazenih rastvora " (1885), u kojoj je bilo us-
tanovljeno da su stvarno snizenje temperature topljenja,
poviSenje temperature kljuCanja, smanjenje napona para
i vrednosti osmotskog pritiska rastvora soli, baza i kiseli-
na bitno drugadiji, nego sto to daje radunica po Rault-
ovom zakonu ili kada se radi o molekulima koji podlezu
elektroliti¢koj disocijaciji. Arrheinius se osobito posvetio
van't Hoff~ovom broju i, koji je doveo u vezu sa svojim
stepenom disocijacije (a) i pretpostavio da za svaki mo-
lekul podlozan disocijaciji ha v jonskih vrsta, u rastvoru
egzistira ukupno (va) disociranih i (1 — a) nedisociranih
Gestica, odnosno sumarno,

i=1-0+va (40)

("Oznacio sam, pisao je Arrhenius tada, za stepen
disocijacije odnos izmedu broja aktivnih molekula i zbira
aktivnih i inaktivnih molekula. Saglasno tome, kod bes-
konacnog razblaZzenja, stepen disocijacije elektrolita bi-
ée jedinica". U svojoj disertaciji, pisao je takode:
"Oznacdio sam one molekule, &iji se joni kre¢u nezavisno
jedni od drugih kao aktivhe, a ostale molekule, &iji su jo-
ni blisko vezani, kao inaktivhe. Na isti nac¢in, dao sam
mogucénost, da se pri beskonaénom razblazenju svi
inaktivni molekuli preobraze u aktivne"). Kada je Arrheni-
us U jednacini (40) smenio stepen disocijacije iz Kohlra-
usch—evih konduktometrijskihn merenja (jedn. (39)), za
iste elektrolite sa kojima je van't Hoff odredio svoj broj (i)
iz osmotskih ispitivanja, dakle kada je uzajamno pove-
zao rezultate dve potpuno nezavisne metode i dobio
savrseno slaganje, bila je to sjajna i temeljita potvrda te-
orije o elektroliti¢koj disocijaciji, da vise nije bilo nikakvih
sumnji¢avosti, dilema i oponenata. Iz saradnje sa van't
Hoff-om, medutim, proisteéi ¢e, kao $to smo napred vi-
deli, ¢uvena Arrhenius—ova jednadina zavisnosti kon-
stante brzine hemijskog reagovanja od temperature,
pojmovi energije aktivacije i predeksponencijalnog fakto-
ra (faktora uCestanosti) po kojima je danas Arrhenius
mozda i ¢eSée spominjan i poznat u nauci hego po sa-
moj svojoj teoriji elektroliticke disocijacije za koju je do-
bio Nobelovu nagradu 1903. godine.

Poucno je kako je Arrhenius, izlazuéi Faraday—ovo
predavanje na hemijskom drustvu u Londonu, 1914, sa-
zeto saopstio njegove misli i dostignué¢a u oblasti elek-
troliticke disocijacije:

"U 1883. ispitivao sam elektri¢nu provodijivost ra-
zli¢itih elektrolita i doSao do zaklju¢ka da molarna provo-
dljivost raste na ra¢un drugih neprovodnih molekula. Pri
beskona¢nom razblazenju svi molekuli elektrolita su pro-
vodnici. Ova hipoteza vodila je do sledeéih glavnih za-
kljucaka. Molarna provodljivost pri beskona¢nom razbla-
Zenju predstavlja aditivno svojstvo svih elektrolita, a ne
samo izvesnih grupa elektrolita sli¢nog sastava, kako je
smatrao Kohlrausch za molarnu provodljivost razblaze-
nih elektrolita. Saglasno termohemijskim podacima Ber-
thelot i Themsen-—a, sto je jaCa kiselina, tim je veéa njena
molarna provodljivost. Elektri¢no provodni molekuli su
prema tome istovetni sa hemijski reaguju¢im molekuli-
ma, Ciju su prirodu karakterisali Williamson i Clausius.
Pri beskona¢nom razblazenju sve kiseline stoga moraju
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biti iste jaCine. U saglasnosti sa ovim idejama, brzina re-
akcije izazvana od strane jedne kiseline proporcionalna
je broju elektriéno provodnih molekula po jedinici zapre-
mine. Ovakva tvrdnja se mogla proveriti samo kvalitativ-
no i samo u nekoliko sluéajeva, jer su bila potrebna dalja
eksperimentalna odredivanja. Toplota razvijena neutrali-
zacijom jednog ekvivalenta neke kiseline, koja se sastoji
u celosti samo od provodnih molekula, sa bazom sli¢ne
vrste, uvek je istovetna i jednaka toploti oslobodenoj ka-
da se jedan ekvivalent provodnih molekula vode pretvori
u ekvivalent neprovodnih molekula. Prema tome, toplota
neutralizacije jakih kiselina sa jakim bazama pri velikom
razblaZenju, kao sto je slu¢aj u Thomsen-ovim eksperi-
mentima, kada su one sastavljene gotovo sasvim od
provodnih molekula, gotovo uvek je ista za sve kiseline i
baze u ekvivalentnim koli¢Ginama. Kada neka so, kao sto
je to kalijum ferocijanid, K4CgNgFe, Ciji su joni K i
CgNgFe, ude u reakciju sa drugom solju u vodenom ras-
tvoru, tada nastaju ferocijanidi i kalijumove soli, ali ne i
fero ili feri soli, jer je uvek rezultat reakcije samo preras-
podela jona.

Takvi su bili zakljluéci izvedeni iz sasvim malog
broja eksperimentalnih rezultata i ja se nisam &udio sto
su moje kolege odbijale da uzmu u obzir ove ideje, koje
su im se Cinile sasvim inkompatibilne sa preteznim bro-
jem koncepcija koje se ti¢u hemijske prirode soli. Usko-
ro posto se moj rad pojavio, Ostwald je objavio svoja
merenja iz provodljivosti 34 vrste kiselina i pokazao da je
njihova molarna provodljivost gotovo proporcionalna
brzini reakcije katalizovane kiselinom (inverzija saharo-
ze, hidroliza estara). Nesto kasnije Ostwald je takode
potvrdio da relativna jacina slabih kiselina, u poredenju
sa jakim kiselinama, raste sa razblazenjem, tako da sve
kiseline ispoljavaju teznju da postanu jednake jacine pri
beskona¢nom razblazenju. Oba ova zakona bila su
predskazana mojim radom iz 1884. Prema tome, ovde
se radilo o dva razli¢ita fenomena, molarnoj provodlji-
vosti i hemijskoj aktivnosti kiselina, koji su kvantitativno
vodili do istovetnog zakljuCaka.

Sve ovo, medutim, nije bilo dovoljno da bi podu-
prlo smelu hipotezu da su soli, ukljuéujudi kiseline i ba-
ze, ve¢im delom disocirane na jone. Sre¢om nisam
morao duze da Céekam na dalju potvrdu ove ideje. U
1886. van't Hoff je objavio svoj revolucionarni rad o ana-
logiji izmedu razblazenih rastvora i gasova'.

Arrhenius—u je 1891. ponudena katedra na univer-
zitetu u Giessen-u u Nemackoj, gde je pola veka ranije
Liebig ve¢ bio dao snazan pecat i zamah novijim shvata-
njima u uéenju hemije, ali se radije vratio u Stokholm na
Royal Institute of Technology, gde i danas u okviru uni-
verziteta u Stokholmu postoji znamenita Arrhenius—ova
laboratorija, podignuta u njegovu cast. Ubrzo, 1894.
postace profesor fizike, a slede¢e godine i rektor ove
Skole. Makako da su Arrhenius—ov ugled i priznanja u
svetu rasli nesluéenom brzinom, Svedska akademija na-
uka izabrala ga je za svog ¢lana tek 1901. godine. Sle-
dec¢e godine Arrheniusu ée biti dodeljena Davy-eva
medalja Royal Society of London. Najzad, 1908. godine,
devetnaest godina od neslavne odbrane doktorske di-
sertacije, za te iste doprinose nauci, Svante August Ar-
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rhenius postace prvi Svedanin i prvi fiziko-hemidar koji
ée dobiti Novelovu nagradu za ostvarenja na polju elek-
trohemije ("za izvanredne doprinose koje je pruzio razvo-
ju hemije preko svoje teorije elektrolitiCke disocijacije",
taéno tako pise u odluci Nobelove fondacije). Inaugura-
cionim govorom Clevea prilikom dodele Nobelove na-
grade, kada je korektno izneo kontrastrujanja u mislima
medu tadasnjim protagonistima hemijske nauke defini-
tivno &e biti "zakopane ratne sekire" jonicara i oponenata
elektroliticke disocijacije. Arrhenius—u je ponudena kate-
dra na univerzitetu u Berlinu (1905), kao najve¢a pocast
koja je dotle uopste ikada bila ukazana jednom akadem-
skom hemicaru, ali je iz patriotskih razloga on tu ponudu
odbio i prihvatio da bude direktor Nobelovog instituta za
fizicku hemiju u Stokholmu, koji je bio osnovan u njego-
vu Cast i gde je ostao do kraja zivota. Posetio je SAD
1911. da bi primio prvu Gibbs—ovu medalju i da bi
odrzao Silliman-ovo predavanje na Yale univerzitetu, ko-
je ¢ée potom biti publikovano kao "Teorija rastvora"
(1912). Umro je 2. oktobra 1927. godine u Stokholmu.

Arrhenius je bio nauénik za ono vreme izuzetno
neobi¢nog kova. Imao je savrSenu memotiju i izvanre-
dnu pronicljivost i inventivnost, pa je, za razliku od svojih
kolega i okruzenja, svoje teorije ili potvrdivao iz savréeno
malog i racionalno skromnog broja (naj¢esée aproksi-
mativho tacnih) eksperimenata, ili ih je izvodio iz tudih is-
traZivanja i razultata merenja. Bio je i to jedan od razloga
sto je u doba naglasenog empirizma i beskrajnih ekspe-
rimentisanja krajem devetnaestog veka, u pocetku delo-
vao neubedljivo i sasvim neobi¢no svojim savre-
menicima. Stil pisanja radova bio mu je koncizan, lakon-
ski i Cesto nezgrapan, sto je usporavalo Sirenje njegove
naucne misli. Pisao je uostalom veoma malo i uopste je
ostavio malo radova za sobom ("Lehrbuch der theoretis-
chen Elektrochemie’, 1898), ali je ostvario dva nezaobi-
lazna otkrica kojima je zaduZio hemijsku nauku:
elektroliti¢ku disocijaciju i zavisnost konstante brzine od
temperature, po kojima ée ostati trajno spominjan i ne-
zaboravan, a mnogi ova dostignu¢a Svante Arrhenius—a
smatraju za izvorne pocetke razvoja savremene nauke fi-
zitke hemije. Voleo je prirodu, a bio je sasvim indiferen-
tan prema beletristici i likovnim umetnostima. Opseg
njegove naucne radoznalosti dosezao je i u oblasti imu-
nohemije i imunologije, gde je dao pionirske radove o
toksinima i antitoksinima. Zanimao se kvantitativnim za-
konima bioloSke hemije tragajuéi za otkri¢ima funda-
mentalnih zakona prirode, da bi se najzad posvetio
geologiji i kosmologiji ("Svet u nastajanju”, 1908), mada
u tim oblastima, i pored originalnih ideja, nije dosao do
znacajnijih otkri¢a i nije ostavio zapaZenija ostvarenja.

Kao sto to obiéno u ovom svetu biva, dok je naila-
zio na otpore i osporavanja, a ponet mladalackim pole-
tom i neodoljivom stvaralatkom energijom, a inade
obdaren lucidnoséu ideja. Svante Arrhenius je dosegao
do epohalnih saznanja i otkri¢a. Kada je postao slavan,
kada je sav svet hrllio u njegovu laboratoriju, kada je naj-
zad postao shvacéen i u svojoj rodnoj sredini i kad mu se
Svedsko drustvo oduzilo izvanrednom i vodeéom labora-
torijom onoga doba, kad mu je sve stavilo na raspolaga-
nje da bi stvorilo i pruzilo savrSene uslove za rad,

makako da je i dalje obilovao lucidnos¢u ideja, a sasvim
posvecen radu i nauci, Arrhenius se suprotno pretho-
dnom dobu, svojski raspisao, pisao je i pisao, ali vise ni-
je bilo tako vrednih saznanja i otkric¢a.

Zahvalnost

Zahvalni smo potomcima Svante Arrheniusa, pre
svega nec¢aku Dr. Gustafu Arrheniusu, profesoru Kalifor-
nijskog univerziteta u San Diego-u i njegovoj unuci, gos-
podi Anna-Lisa Arrhenius—-Wold, kao i profesoru Dag
Noreusu sa Arrheniusovog instituta u Stokholmu i nasle-
dnicima van't Hoff-a u Holandiji, osobito profesor M.
Sluyters—Rehbach sa univerziteta u Utrehtu, koji su nam
velikodusno stavili na raspolaganije obilje izvornog mate-
rijala i omogudili da se potpunije upoznamo sa naué¢nim
i Zivotnim putevima dvojice hemijskih velikana i da bi-
smo na taj nacin bili u stanju da napiSemo i upotpunimo
ovaj prikaz.
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Jacobus Henricus van't Hoff (1852-1911) was the first recipient of the Nobel
prize awarded in 1901 for contributions in chemical sciences. Svante Arrheni-
us (1859-1927) was the first Swedish scientist to become a Nobel laureate in
1903 for his inventive achievements in the theory and experimental confirmati-
on of electrolytic dissociation. Their life paths crossed at the most critical mo-
ment of their brilliant careers (1888) which was most decisive for the definite
triumph of the electrolytic theory of solutions. Their far-reaching theories were
some of the first to establish physical chemistry. Their laws of chemical dyna-
mics and equilibrium, experimentally discovered and formalated by van’ Hoff
and the consequently resulting kinetic laws of the temperature dependence of
the reaction rate constant, together with electrolytic dissociation and the con-
sequent definition of strong and weak electrolytes, discovered by Svante Ar-
rhenius, have held up to numerous checks during a whole century and
belong to the unavoidable and most frequently used and elaborated laws in
chemical and physico—chemical laboratories all over the world, all the time
being fresh as originally defined: nothing to add, nothing to subtract; neither
improved, nor criticized or challenged. Thus, the names of van’t Hoff and Ar-
rhenius belong to the most frequently used, mentioned and cited in university
text books and scientific papers in chemistry and their contributions chemists
are considered by chemists to be eternal. The present paper presents the ma-
in thermodynamic and kinetic approaches to chemical equilibrium and reacti-
on rate in the theory of van't Hoff and Arrhenius on a rather more modern
theoretical contemporary basis and in an unusual manner, while dealing with
molar concentrations, Helmholtz enthalpy and internal energy to define the
temperature dependence of the equilibrium and rate constant, the alternative
Gibbs—Helmholtz equation and the extended Kirchoff law of reaction heat.
The most characteristic details from the lives of the two outstanding chemical
giants decisive for their scientific achievements and worldwide recognition of
their theories, are also presented and compared.
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