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Скорость химических реакций

1. Основные положения и определения химической кинетики

Химия по самой своей сути связана с превращениями. В результате химических реакций одни вещества с известными свойствами превращаются в другие вещества с новыми свойствами. 
Химические реакции протекают с разными скоростями. Очень быстро проходят реакции в водных растворах, практически мгновенно. Смешаем растворы хлорида бария и сульфата натрия – сульфат бария в виде осадка образуется немедленно. Быстро, но не мгновенно горит сера, магний растворяется в соляной кислоте, этилен обесцвечивает бромную воду. Медленно образуется ржавчина на железных предметах, налет на медных и бронзовых изделиях, гниет листва, разрушаются зубы.
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Химикам нужно знать, какие новые вещества образуются из заданного набора реагентов. Однако не менее важно знать, насколько быстро протекают химические реакции, а также понимать, какими факторами определяется их скорость. Например, какие факторы оказывают преимущественное влияние на скорости порчи продуктов питания? От чего, зависит скорость ржавления стали? Как приготовить быстро затвердевающий материал для изготовления зубных пломб? Какими факторами определяется скорость сгорания горючего в двигателе автомобиля и как эта скорость влияет на содержание загрязняющих веществ в выхлопных газах автомобилей?
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Область химии, занимающаяся скоростью протекания химических реакций, называется кинетикой.

     Скорость любого процесса определяют по тем изменениям, которые происходят за данный промежуток времени. Например, скорость движения автомобиля характеризуется изменением его положения за определенный промежуток времени. 

Если химические реакции происходят в однородной среде, например в растворе или в газовой фазе, то взаимодействие реагирующих веществ происходит во всем объеме. Такие реакции, как вы знаете, называют гомогенными.
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Скорость гомогенной реакции (vгомог) определяется как изменение количества вещества в единицу времени в единице объема:

где Δn – изменение числа молей одного из веществ (чаще всего исходного, но может быть и продукта реакции);Δt – интервал времени (с, мин); V – объем газа или раствора (л). 
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Поскольку отношение количества веществ к объему представляет собой молярную концентрацию C, то

Таким образом, скорость гомогенной реакции определяется как изменение концентрации одного из веществ в единицу времени:
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если объем системы не меняется.

Скорости реакции выражают через изменение концентрации реагента или продукта за определенное время в таких единицах  как молярная концентрация (молярность) в секунду [моль.л-1.с-1].

     Например, для реакции, записанной в общем виде: А +В = АВ, концентрацию (моль/л) вещества А в момент времени t0 обозначим через С0. По истечении времени в некоторый момент  t1 (t1>t0) концентрация реагента А уменьшится за чет образования продукта АВ и равна С1 (С1<С0). Таким образом, за промежуток времени  t1 -  t0 изменение концентрации реагента А равно С1 – С0.

     В соответствии с определением среднюю скорость реакции находят по изменению концентрации вещества А за соответствующий промежуток времени:
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                       С1 – С0               ΔСА
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                        t1-  t0                  Δt

     Греческая буква Δ (дельта) означает изменение стоящей за ней величины. Точно также через Δt  выражают соответствующий промежуток времени. Отрицательный знак в правой части уравнения указывает, что концентрация вещества А уменьшается со временем.  Так, если в системе:    Н2 (Г) + I2 (г) = 2HI (г) первоначально были только йод и водород, то в результате взаимодействия их концентрация падает, а концентрация НI возрастает. 

     Например, выберем изменение концентрации водорода во времени. Часто концентрацию указанного вещества обозначают химической формулой, взятой в квадратные скобки. Пусть в момент времени t1 концентрация водорода равна [Н2]1, а в момент  t2 - [Н2]2. Средняя скорость за этот промежуток времени равна отношению убыли концентрации  Δ[Н2] = [Н2]2 - [Н2]1 к продолжительности взаимодействия  Δt = t2 – t1, т.е. отношению  Δ[Н2] и Δt:

Δ[Н2]
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                                                           V = - 

     Δt

Эта дробь – величина отрицательная, так как [Н2]1 > [Н2]2, а t1< t2. Тот же результат получим, если скорость процесса определять по содержанию  в реакционной смеси йода.

     Если же критерием скорости взять изменение концентрации йодоводорода, то для промежутка времени получим:

[HI]2 - [HI]1        Δ[HI]
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                                            V =                            =

                                                              t2 – t1                  Δt 
Здесь разность Δ[HI] положительна.

     Концентрация вещества в зависимости от химической природы взаимодействия может изменяться со временем как линейно, так и в соответствии с более сложными закономерностями (параболическими, гиперболическими, экспоненциальными и т.п.).  Для линейной зависимости средняя скорость однозначно характеризует течение процесса, поскольку она постоянна и определяется тангенсом угла наклона прямой к оси времени.
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            С                                                Рис. 1. Зависимость концентрации реагирующих веществ для линейного процесса.
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Для нелинейной зависимости концентрации от времени средняя скорость является грубым приближением, поскольку в интервале времени t1 – t0 она не остается постоянной.
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           С                                                                Рис. 2.      Зависимость концентрации

                                                                         реагирующих веществ для нелинейного

                                                                         процесса и определение мгновенной
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     В ходе химических процессов концентрации веществ меняются непрерывно. Поэтому важно знать величину скорости реакции в данный момент времени, т.е. мгновенную скорость. Мгновенная (истинная) скорость выражается изменением  концентрации вещества за бесконечно малый промежуток времени.
     С помощью кривой на рис. 2. можно определить мгновенную скорость реакции, т.е. ее скорость в конкретный момент времени, а не среднюю скорость за промежуток времени. Мгновенная скорость определяется наклоном касательной к кривой скорости в интересующий нас момент времени. Таким образом, мгновенная скорость процесса в момент времени t1 равна тангенсу угла наклона касательной, проведенной к кривой в этой точке, т.е.  tg β.

     Заметим, что по мере протекания реакции ее средняя скорость постепенно уменьшается. В некоторый момент времени реакция прекращается, другими словами, больше не происходит изменения концентрации с течением времени.


Если реакция идет между веществами, находящимися в разных агрегатных состояниях (например, между твердым веществом и газом или жидкостью) или между веществами, неспособными образовывать гомогенную среду (например, между несмешивающимися жидкостями), то она проходит только на поверхности соприкосновения веществ. Такие реакции, как вы также знаете, называют гетерогенными.

Скорость гетерогенной реакции определяется как изменение количества вещества в единицу времени на единице поверхности:

где S — площадь поверхности соприкосновения веществ (м2,см2).

2. Сложные процессы

     Реальные химические процессы лишь редко могут быть описаны простым механизмом.  Как правило, химические реакции являются сложными, многостадийными процессами, в которых помимо молекул могут участвовать и нестойкие промежуточные образования, такие как ионы, свободные радикалы, активные комплексы и т.п. Схематически ход реакций можно представить так:

     Исходные реагенты           промежуточные продукты               продукты реакций 

                                                    (переходное состояние)

      Отдельные стадии могут идти с трудом, что обусловливает медленное протекание процесса в целом или даже его полное торможение. Выявление сущности среднего звена, раскрывающего механизм реакций, позволяет сознательно влиять на скорость процесса путем изменения его режима. 

     Сложные реакции подразделяются на параллельные, последовательные и сопряженные. Особо следует выделить цепные реакции, которые можно рассматривать как комбинацию трех основных типов.

     Параллельными реакциями называется связанная система реакций, имеющих одни  и те же исходные регенты, но различные продукты реакции.

     Реакции, в которых исходные вещества способны образовывать разные продукты реакции или одно вещество одновременно способно реагировать с несколькими веществами, называются параллельными.


Скорости превращения по каждому из параллельных путей А         В,  А          С  соответственно равны: 

где x1 и x2 – концентрации А, превращенного в В и С соответственно, x = x1 + x2.

Отношение скоростей этих процессов 

	
	
	


при любом τ постоянно (принцип независимости химических реакций).

Например, термическое разложение хлората калия может одновременно протекать в двух направлениях:

                                                             4KCl + 6O2
                                 4KClO3
                                                             3KClO4 + KCl
     Cкорость системы параллельных реакций равна сумме скоростей отдельных стадий.
     Последовательными реакциями называется связанная система реакций, в которых продукты предыдущих стадий расходуется в последующих.
 
Закономерности протекания этих реакций более сложны. Обычно различные стадии серии последовательных реакций протекают с различными скоростями, поэтому общая скорость этого сложного взаимодействия определяется стадией, протекающей с наименьшей скоростью. Эта стадия называется лимитирующей. 

Последовательными называют реакции с промежуточными стадиями, когда продукт предыдущей стадии служит исходным веществом для последующей: 

    Рис.3. Изменение концентраций A, B и С для последовательной реакции A → B → C; x – концентрация A0, превратившегося в В, y – концентрация образовавшегося С. 

При k1 >> k2 все исходное вещество может превратиться в промежуточный продукт В, прежде чем начнется вторая реакция. Скорость всей реакции определяется второй стадией. При k1 << k2 концентрация промежуточного продукта мала, поскольку он не успевает накапливаться; эта стадия определяет скорость реакции в целом. Таким образом, скорость определяется самой медленной стадией (принцип лимитирующей стадии).

Сложное химическое взаимодействие возможно и тогда, когда протекание одной реакции вызывает (индуцирует) протекание другой реакции в той же системе.

     Две реакции, одна из которых индуцирует протекание другой, называются сопряженными.

     Например, непосредственного взаимодействия йодистоводородной кислоты с хромовой не происходит.  Однако при введении в систему оксида железа (II) наряду с его окислением по уравнению:

6FeO + 2H2CrO4 = 3Fe2O3 + Cr2O3 + 2H2O
одновременно происходит окисление HI:

6HI + 2H2CrO4 = 3I2 + Cr2O3 + 5H2O

     Особенность цепных реакций заключается в образовании на промежуточных стадиях свободных радикалов – нестабильных фрагментов молекул с малым временем жизни, имеющих свободные связи (СН3-, Сl- и т.п.).

     Связанная система сложных реакций, протекающих последовательно, параллельно  и сопряженно с участием свободных радикалов, называется цепной реакций.

     По цепному механизму развиваются многие процессы горения, окисления и фотохимические реакции.

К цепным реакциям относят реакции, протекающие с образованием свободных радикалов, способных превращать реагенты в конечные продукты, поддерживая постоянство свободных радикалов или даже увеличивая их (разветвленная цепная реакция).

В цепных реакциях выделяют три стадии: зарождение цепи, ее развитие и обрыв. Зарождение (инициирование) происходит под воздействием светового, радиационного, термического или другого воздействия.

Примером неразветвленной цепной реакции может служить H2 + Br2 = 2HBr, инициирование которой определяется термо- и фотодиссоциацией:

инициирование: 

	
	
	


рост цепи (развитие): 

	
	
	


обрыв цепи: 

Горение водорода относится к разветвленным цепным реакциям:
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По цепному механизму протекают многие реакции горения, полимеризации, окисления, термического разложения.

     Скорости различных процессов различаются в огромных пределах. Самые медленные процессы – геохимические: они растягиваются на века, и даже тысячелетия; самые быстрые – взрывные, протекающие за десятитысячные доли секунды.

     Длительность обычных процессов изменяется днями, часами, минутами. Некоторые реакции начинаются весьма бурно, а затем замедляются, другие чрезвычайно медленно, а затем ускоряются. 

     На скорость реакций влияют многие факторы – концентрация, давление (для реакций с газами), температура, катализаторы, форма и размер сосуда (в случае реакций на стенках или цепных реакций), природа растворителя (для реакций в растворах) и т.д.  Скорость взаимодействия с участием твердых тел зависит от степени их измельчения. Например, при нагревании алюминиевой пластинки видимых изменений не происходит. Если же в пламя горелки внести алюминиевую пудру, ее частички ярко вспыхивают – идет их интенсивное окисление.

     На скорости процессов взаимодействия между веществами сказывается и их агрегатное состояние, и то, находятся они в одинаковых фазах (гомогенные процессы) или в разных фазах (гетерогенные процессы).

     Скорость процессов контролируется по изменению концентрации реагентов или по изменению какого-либо свойства (показателя преломления, электропроводности, спектра и т.д.) Если процесс протекает медленно, то через определенные промежутки времени отбирают пробы и определяют в них содержание данного вещества (например, титрованием). Реакции, протекающие с большой скоростью, останавливают резким охлаждением. Учитывая, что скорость реакции очень чувствительна к изменению температуры, реагирующую смесь обычно помещают в термостат.

     Основными факторами, влияющими на скорость процессов, являются концентрация реагентов (давление для реакций с участием газов), температура и наличие катализатора. На представлении об активных частицах в химической кинетике основаны два метода теоретического обоснования химических явлений – теория активных столкновений и теория активированного комплекса.

3. Зависимость природы реагирующих веществ (их состава, строения)
Значение энергии активации является тем фактором, посредством которого сказывается влияние природы реагирующих веществ на скорость реакции.

Если энергия активации мала (< 40 кДж/моль), то это означает, что значительная часть столкновений между частицами реагирующих веществ приводит к их взаимодействию, и скорость такой реакции очень большая. Все реакции ионного обмена протекают практически мгновенно, ибо в этих реакциях участвуют разноименно заряженные ионы, и энергия активации в этих случаях ничтожно мала.

Если энергия активации велика (> 120 кДж/моль), то это означает, что лишь ничтожная часть столкновений между взаимодействующими частицами приводит к реакции. Скорость такой реакции поэтому очень мала. Например, протекание реакции синтеза аммиака при обычной температуре заметить практически невозможно.

Если энергии активации химических реакций имеют промежуточные значения (40 ÷ 120 кДж/моль), то скорости таких реакций будут средними. К таким реакциям можно отнести взаимодействие натрия с водой или этиловым спиртом, обесцвечивание бромной воды этиленом, взаимодействие цинка с соляной кислотой и др.
4. Зависимость скорости реакции от поверхности соприкосновения реагирующих веществ
Скорость реакций, идущих на поверхности веществ, то есть гетерогенных, зависит при прочих равных условиях от свойств этой поверхности. Известно, что растертый в порошок мел гораздо быстрее растворяется в соляной кислоте, чем равный по массе кусочек мела.

Увеличение скорости реакции объясняется в первую очередь увеличением поверхности соприкосновения исходных веществ, а также рядом других причин, например нарушением структуры «правильной» кристаллической решетки. Это приводит к тому, что частицы на поверхности образующихся микрокристаллов значительно реакционноспособнее, чем те же частицы на «гладкой» поверхности.

В промышленности для проведения гетерогенных реакций используют «кипящий слой», чтобы увеличить поверхность соприкосновения реагирующих веществ, подвод исходных веществ и отвод продуктов. Например, при производстве серной кислоты с помощью «кипящего слоя» проводят обжиг колчедана; в органической химии с применением «кипящего слоя» проводят каталитический крекинг нефтепродуктов и регенерацию (восстановление) вышедшего из строя (закоксованного) катализатора.

5. Зависимость скорости реакции от концентрации

     Взаимодействие между молекулами реагентов может происходить только при их контакте. Чем чаще происходит столкновение молекул, тем быстрее протекает реакция. Поскольку число столкновений зависит от концентрации, то с ее ростом скорость процесса должна также увеличиваться.

     Количественную характеристику скорости процесса устанавливает закон действия масс:

     Скорость химической реакции прямо пропорциональна произведению мгновенных концентраций реагентов в степени их стехиометрических коэффициентов.

     Первая попытка установить вязь между скоростью реакций и концентрацией реагентов была сделана Н.Н. Бекетовым (1865). 
Бекетов Николай Николаевич 

	Бекетов Николай Николаевич (13.I.1827–13.XII.1911)

Русский химик. Один из основоположников физической химии. Выдвинул (1865) ряд теоретических положений о зависимости направления реакций от состояния реагентов и внешних условий. Определил теплоты образования оксидов и хлоридов щелочных металлов, впервые получил (1870),безводные оксиды щелочных металлов, заложил основы алюминотермии. Прочитал первый курс лекций по физической химии и организовал практикум (1865).


Более строго эту закономерность установили в 1867 г. скандинавские ученые химик Гульдберг и Вааге. 
Вааге Петер 

	Вааге Петер (29.VI.1833–13.I.1900)

Норвежский физикохимик и минералог. Получил образование в области медицины и минералогии в университете в Кристиании (1854–1858), затем учился во Франции и Германии. С 1861 работал в университете в Кристиании (с 1862 профессор). Основные научные работы относятся к химической кинетике и термодинамике. Исследования проводил совместно с К. М. Гульдбергом.


                                                                 Гульдберг Като Максимилиан 

	Гульдберг Като Максимилиан (11.VIII.1836–14.I.1902)

Норвежский физикохимик и математик. Основные работы – в области химической кинетики и термодинамики. Совместно с П. Вааге открыл (1864–1867) закон действующих масс и исследовал условия равновесия. Развил (1870–1872) представления о сущности неопределенных химических соединений, впервые сформулировал принцип подвижного равновесия. Ввел в практику описания фазовых равновесий уравнения состояния и уравнения, связывающие внутреннюю энергию тела с параметрами состояния – давлением и температурой.


Закон действия масс – соотношение, лежащие в основе химической кинетики. Он строго выполняется только для гомогенных реакций, протекающих в разбавленных растворах, или при взаимодействии газов, близких к идеальным, т.е. находящихся под низким давлением.

     В математической форме для реакции А2 + В2 = 2АВ закон действия масс записывается так:

V = k.[А2][В2]

Это кинетическое уравнение данной реакции.

     Уравнение, связывающее скорость реакции с концентрациями реагентов, называется уравнением скорости или кинетическим уравнением.

Процесс разрезания большого листа металла кислородацетиленовым пламенем 

Если в уравнении реакции фигурируют несколько молекул одного вещества, например 2А + В = А2В, то скорость определяется соотношением:

V = k.[А]2[В]

где концентрация вещества А возведена в степень, равную стехиометрическому коэффициенту при этом веществе в уравнении реакции.  Коэффициент пропорциональности k называется константой скорости химической реакции. Ее именуют также «удельной скоростью реакции». Действительно, k = V, когда концентрация каждого вещества равна 1 моль/л.

     Константа скорости зависит от природы реагентов (но не от их концентрации), температуры и катализатора.

 
Закон действующих масс не учитывает концентрации реагирующих веществ, находящихся в твердом состоянии, так как они реагируют на поверхности и их концентрации обычно являются постоянными. Например, для реакции горения угля:
С + О2 = СО2
выражение скорости реакции должно быть записано так:

v = k ∙ CO2,

то есть скорость реакции пропорциональна только концентрации кислорода.

Если же уравнение реакции описывает лишь суммарную химическую реакцию, проходящую в несколько стадий, то скорость такой реакции может сложным образом зависеть от концентрации исходных веществ. Эта зависимость определяется экспериментально или теоретически на основании предполагаемого механизма реакции.

    Число частиц, участвующих в элементарном акте реакции, определяет ее молекулярность. По этому признаку различают мономолекулярные, если в элементарном акте участвует лишь одна частица (например, реакция разложения); бимолекулярные и тримолекулярные, если взаимодействие осуществляется за счет столкновения соответственно двух и трех частиц. Вероятность столкновения большого числа частиц мала, поэтому даже трехмолекулярные реакции весьма редки, а четырехмолекулярные неизвестны.

     Сумма показателей степеней в закон действия масс определяет общий порядок реакции, а сами показатели определяют порядок реакции по каждому из реагентов. Очень большое число реакций имеет нулевой, первый или второй порядок. Однако существуют также реакции с дробным (нецелочисленным) и даже отрицательным порядком реакции.

     Если реакция имеет нулевой порядок по какому-нибудь реагенту, то изменение его концентрации не оказывает влияния на скорость реакции до тех пор, пока не израсходуется весь этот реагент.

     Если реакция имеет первый порядок по некоторому реагенту, то ее скорость прямо пропорциональна концентрации этого вещества: при удвоении его концентрации удваивается и скорость реакции и т.д.

     Если реакция имеет второй порядок по какому-либо реагенту, то удвоение его концентрации приводит к возрастанию скорости реакции в 22 = 4 раза, а увеличение концентрации в три раза вызывает возрастание скорости в 32 = 9 раз и т.д.

     Природа реагирующих веществ, под которой следует понимать совокупность факторов, определяющих структуру и реакционную способность их частиц, играет первостепенную роль, так как ею определяется специфика взаимодействия. Обычно реакции с участием полярных молекул протекают быстрее, чем процессы между неполярными молекулами; при взаимодействии молекул большое влияние на скорость оказывает расположение функциональных групп.

     Вид выражения для скорости реакции может отличаться от того, которое предсказывает уравнение реакции. Так, для процесса:

CuO(тв) + H2 (г) = Cu(тв) + H2O(г)
Закон действия масс записывается следующим образом:

V = k.[Н2]

Это результат того, что концентрация вещества, находящегося в твердом состоянии, в процессе не изменяется; концентрация СuO одинакова и в незначительной ее крупинке и в большой  ее массе. Поэтому в реакциях с участием твердых тел скорость определяется только концентрацией газов или растворенных веществ.

     Следует подчеркнуть, что вид кинетического уравнения, связывающего скорость стехиометрического уравнения; например, для однотипных процессов

H2(г) + I2(г) = 2HI(г)
H2(г) + Br2(г) = 2HBr(г)

кинетические уравнения не одинаковы. Это объясняется различием их механизмов (взаимодействие  водорода с бромом включает три стадии и скорость реакции в целом определяется сложным выражением).

     В случае процессов с участием многих молекул различных веществ кинетические уравнения никогда не отвечают совокупному уравнению реакции. Для правильного описания скорости таких процессов необходимо знание их механизма.

6. Зависимость скорости реакции от температуры

     Скорости  большинства химических реакций повышаются с ростом температуры. С этой закономерностью мы встречаемся во многих биологических процессах, протекающих вокруг нас. Скорость роста травы и метаболическая активность домашних насекомых больше в теплое время года, чем в холодное зимнее время. Пищу быстрее готовить в кипящей воде, чем просто в горячей. 
     Теория активных столкновений. Для осуществления реакции с точки зрения теории активных столкновений достаточно тесного сближения частиц, а скорость взаимодействия должна быть пропорциональна числу столкновений в данном объеме за данный промежуток времени. Если бы каждое соударение было результативным, то все реакции протекали бы  мгновенно. Однако расчеты, приведенные для бимолекулярных  реакций, показали, что отношение числа реагирующих молекул, к числу сталкивающихся составляет 10-15 – 10-20. Это колоссальная диспропорция объясняется несколькими причинами.

     Столкнувшиеся молекулы, чтобы прореагировать должны быть определенным образом ориентированы в пространстве, т.е. образовывать конфигурацию, способствующую разрыву одних и формированию других связей. Тем самым резко снижается вероятность взаимодействия при столкновении активных молекул.

     Существуют и другие затруднения для осуществления актов взаимодействия. Часто в результате взаимодействия образуются возбужденные молекулы, для стабилизации которых необходимо «сбросить» избыточную энергию, иначе молекула распадается. В этом случае необходимо «третье тело» (которым может быть и стенка реакционного сосуда).

     Наконец, для эффективности столкновений необходимо, чтобы они происходили между частицами, обладающими определенной энергией, избыточной по сравнению со средней.  Избыток энергии – энергия активации определяется природой реагирующих веществ.

     Теория активированного комплекса.  Эта теория исходит из предположения, что в ходе взаимодействия начальная конфигурация атомов переходит в конечную в результате непрерывного изменения межатомных расстояний. Реакция протекает до конца лишь при условии образования промежуточной конфигурации, называемой переходным состоянием или активированным комплексом (понятие  о нем ввели Эйринг и Поляни в 1935 г.) Его образование связано с затратой энергии – энергии активации. Описываемая конфигурация состоит из атомов реагентов, но в ней старые связи еще не целиком разрушились. А новые не успели целиком образоваться. Необходимость энергетических затрат при сближении частиц вызвана их взаимным отталкиванием, обусловленным тождественностью электронов (обменный эффект). Поскольку при образовании переходного состояния старые связи еще не разрушились, то энергия активации существенно меньше энергии диссоциации. Конфигурация активированного комплекса и его свойства для подавляющего большинства реакций неизвестны.

     Из молекулярно-кинетической теории газов известно, что при повышении температуры средняя кинетическая энергия молекул газа возрастает. Кинетическая теория газов объясняет протекание химических реакций, исходя из энергии движения – кинетической энергии молекул. При непрерывном перемещении молекул постоянно происходят их попарные соударения.

     В 1888 г. шведский ученый Сванте Аррениус выдвинул предположение, что, прежде чем вступить в реакцию, молекулы должны получить некоторое минимальное количество энергии,  чтобы перейти из одного химического состояния в другое.
     Аррениус Сванте Август

Аррениус Сванте Август (19.II.1859–2.X.1927)

Шведский физикохимик, член Королевской шведской Академии Наук (с 1901). Родился в имении Вейк (близ Упсалы). Окончил Упсальский университет (1878). В 1881–1883 совершенствовал образование в Физическом институте Королевской шведской Академии Наук в Стокгольме. Основные работы посвящены учению о растворах и кинетике химических реакций. На основании своих исследований высказал идею об электролитической диссоциации. Впервые объяснил сущность температурной зависимости скорости реакций. Ввел понятие энергии активации ΔE и вывел уравнение зависимости скорости реакции от фактора частоты столкновения молекул A, температуры и ΔE, ставшее одним из основных в химической кинетике (уравнение Аррениуса). Нобелевская премия (1903).

Такая ситуация напоминает перекатывание валуна (рис. 4).

Рис 4. Движение валуна из долины А в долину Б.


      Валун, находящийся в долине Б имеет более низкую потенциальную энергию, чем в долине А. Для того, чтобы переместиться в долину Б, валун должен получить определенную энергию, необходимую для преодоления барьера, препятствующего переходу из одного состояния в другое.

     Подобно этому молекулам может потребоваться некоторое минимальное количество энергии на преодоление сил, удерживающих их в исходном состоянии, – тогда они смогут образовывать новые химические связи, создающие новую структуру.

     Если энергия сталкивающих молекул достаточно большая. То их столкновение приведет к химическому взаимодействию. Избыточная энергия по сравнению со средней энергией, которой обладают молекулы, вступающие в химическое взаимодействие при столкновении, называется энергией активации Еа. Особое расположение атомов, которому соответствует максимальная энергия, часто называют активированным комплексом. (рис. 5).

           Энергия

                                      Активированный комплекс            Рис.5. Энергетическая схема

                              Еа                                                                          хода реакции.

         Реагенты

                                                        Продукты

                     ΔЕ                                           Путь реакции

Температура – мощное средство изменения скоростей реакций. Даже небольшое ее повышение вызывает ускорение взаимодействия. В 1879 г. голландский ученый Вант-Гофф установил, что

     повышение температуры на каждые 100С  увеличивает скорость гомогенных реакций в 2-4 раза (правило Вант-Гоффа).

     Правило Вант-Гоффа отображается значением температурного коэффициента γ (гамма), равного отношению скоростей при температурах Т и (Т+10):

V(Т2) = V(Т1) . γ(Т2-Т1)/10
Где  γ = V(Т + 10)/V(Т) = 2-4.

                                             Вант-Гофф Якоб

Вант-Гофф Якоб Хендрик (30.VIII.1852–1.III.1911)

Голландский химик. Один из основателей физической химии и стереохимии. Выдвинул идеи о направленности единиц сродства атома углерода по углам тетраэдра, о наличии двух стереоизомеров у соединения, содержащего атом углерода с четырьмя разными заместителями, и о реберном соединении тетраэдров при наличии двойной связи. Исследовал (с 1880-х) кинетику реакций и химическое сродство. Предложил классификацию химических реакций. Установил, что при повышении температуры на 10° скорость реакции увеличивается в 2–4 раза (правило Вант-Гоффа). Предложил оценивать реакционную способность веществ с помощью константы скорости реакций. Заложил основы количественной теории разбавленных растворов. Вывел закон осмотического давления (закон Вант-Гоффа). Первая Нобелевская премия по химии (1901).

Пример: Скорость некоторой реакции увеличивается в 3 раза при повышении температуры реакционной смеси на 100С. Во сколько раз увеличится скорость реакции при повышении температуры от 30 до 600С (считать, что температурный коэффициент в этом интервале не изменяется)?

     Решение: По правилу Вант-Гоффа

γ = V(Т + 10)/V(Т) = 3.

V(Т2) = V(Т1) . γ(Т2-Т1)/10
Следовательно, V(Т2) = V(Т1) . γ(Т2-Т1)/10 = 3(60-30)/10 = 33 = 27.

     Ответ: При повышении температуры от 30 до 600С скорость реакции увеличится в 27 раз.

По пути из исходного состояния в конечное система должна преодолеть энергетический барьер. Только активные молекулы, обладающие в момент столкновения необходимым избытком энергии, равным Ea, могут преодолеть этот барьер и вступить в химическое взаимодействие. С ростом температуры увеличивается доля активных молекул в реакционной среде.


               Рис. 6.  Реакционный путь экзотермической и эндотермической реакции A + B → D; A* – переходное состояние, активированный комплекс 

Предэкспоненциальный множитель A характеризует общее число соударений. Для реакций с простыми молекулами A близок к теоретической величине столкновений Z, т. е. A = Z, рассчитываемой из кинетической теории газов. Для сложных молекул A ≠ Z, поэтому необходимо вводить стерический фактор P: 

	
	
	


Стерический фактор учитывает то обстоятельство, что для взаимодействия сложных активных молекул необходима определенная взаимная ориентация: течению процессов способствует столкновение молекул в положениях, когда в соприкосновение приходят их реакционноспособные связи или неподеленные пары электронов.

Таким образом, уравнение Аррениуса имеет вид 

	
	
	


Здесь Z – число всех соударений, P – доля соударений, благоприятных в пространственном отношении (принимает значения от 0 до 10-9), e-Ea/RT – доля активных, т. е. благоприятных в энергетическом отношении соударений.

Размерность константы скорости получается из соотношения 
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и, как видно из уравнения Аррениуса, размерность предэкспоненты та же.

Для T = 300 K и концентраций, выраженных в моль∙л–1, Z имеет следующие приблизительные значения в реакциях различной молекулярности:

	n = 1
	n = 2
	n = 3

	1013–1014 c–1
	1011–1012 л∙моль–1c–1
	109–1011 л∙моль–1c–1


Анализируя выражение, приходим к выводу, что существуют две принципиальные возможности ускорения реакции: 

а) увеличение температуры, 
б) снижение энергии активации.

7. Влияние катализаторов на скорость реакций

     Катализатор – это вещество, которое изменяет скорость реакции, участвуя в образовании активированного комплекса одной из ее стадий, и восстанавливает свой состав при дальнейшем превращении.

     Изменяя скорость процессов, катализатор остается химически неизмененным, и количество его сохраняется постоянным, т.е. он стехиометрически не участвует в суммарном химическом процессе. Катализаторы способны вызывать реакции, которые по каким-либо причинам не идут, но принципиально осуществимы.

     Ускорение процессов под действием катализаторов отражено в самом термине «катализ» (по греч. Katalisis – сокращение).  Процесс может ускоряться и продуктами самой реакции (автокатализ). В зависимости от того, находится ли катализатор в одной фазе с реагирующими веществами или образует отдельную фазу, говорят о гомогенном или гетерогенном катализе. Известен и микрогетерогенный катализ, когда катализатор находится в раздробленном (высокодисперсном или коллоидном) состоянии. Такой катализ наблюдается во многих биокаталитических процессах.

     Роль катализатора в природе и технике колоссальна. Боле 70% продукции химической промышленности производится с применением каталитических процессов. Без катализатора было бы невозможно существование жизни на Земле. Биокатализаторы – ферменты – управляют жизненными процессами всех живых организмов. Они обладают исключительной активностью и высокой селективностью, т.е. способностью ускорять только определенные процессы.

     Для объяснения механизма действия катализаторов обратимся к теории переходного состояния. Специфические свойства активированного комплекса определяют скорость процесса, состав продуктов, степень влияния на процесс различных факторов. Активированный комплекс находится в равновесии, как с реагентами, так и с продуктами реакции. В общем случае в его состав могут входить и посторонние вещества, например растворитель при взаимодействии в растворах. Катализаторы также могут участвовать в формировании промежуточных соединений, при распаде которых происходит образование продуктов реакции и регенерация катализатора, хотя его физическое состояние может измениться. Активированный комплекс, образовавшийся при участии катализатора, естественно, отличается по строению и свойствам от комплекса, образованного только молекулами реагентов.

     Схематически участие катализатора в промежуточных стадиях можно представить следующим образом. Если взаимодействие между веществами А и В без катализатора идет по схеме:

А + В                         (АВ)*                                продукт

                                               Активированный комплекс

то катализаторы вносят изменение в ход процесса:

А + В + К                  (АВК)*                      К + продукты

Значит, катализатор изменяет путь реакции (рис. 7). Ускорение процесса достигается за счет снижения энергии активации в результате образования иного по своей природе активированного комплекса. Это, в свою очередь может стать причиной того, что в присутствии катализатора образуются одни продукты, а без него другие. И еще, из одних и тех же реагентов могут, получится  разные продукты, так как различные катализаторы с одними теми же реагентами образуют неодинаковые активированные комплексы.

          
Рис. 7. Влияние катализатора на путь реакции.


Рис. 8. Энергетические диаграммы каталитических реакций с использованием обычного (а) и селективного (б) катализатора

Обратите внимание, что катализатор не изменяет ни энергии реагентов, ни энергии продуктов.
Катализатор действует как опытный проводник, направляющий группу туристов не через высокий перевал в горах (его преодоление требует много сил и времени и не всем доступно), а по известным ему обходным тропам, по которым можно преодолеть гору значительно легче и быстрее. Правда, по обходному пути можно попасть не совсем туда, куда ведет главный перевал. Но иногда именно это и требуется! Именно так действуют катализаторы, которые называют селективными. Ясно, что нет необходимости сжигать аммиак в азот, зато оксид азота (II) находит использование в производстве азотной кислоты HNO3.

Увеличение скорости реакции в присутствии катализатора определяется формулой 

где  V’, k’, Ea’  – параметры каталитического процесса,  V, k, Ea - некаталитического процесса ln k’/k = 2,303lg k’/k = (Ea – Ea’)/RT.
Катализаторы – это вещества, участвующие в химической реакции и изменяющие ее скорость или направление, но по окончании реакции остающиеся неизменными качественно и количественно.

Изменение скорости химической реакции или ее направления с помощью катализатора называют катализом. Катализаторы широко используют в различных отраслях промышленности и на транспорте. 

                                                 Каталитический преобразователь, превращающий оксиды азота выхлопных газов автомобиля в безвредный азот 

Различают два вида катализа.

Гомогенный катализ, при котором и катализатор, и реагирующие вещества находятся в одном агрегатном состоянии (фазе).

Механизм действия такого катализатора состоит в образовании промежуточного вещества. При этом понижается энергия активации. Например, при старом способе производства серной кислоты нитрозным способом окисление оксида серы (IV) в оксид серы (VI) проводили с помощью катализатора NO – оксида азота (II). При этом катализатор вначале взаимодействовал с кислородом, образуя промежуточное более активное вещество – оксид азота (IV), который далее взаимодействовал с SO2, окисляя его в SO3:

NO + 0,5О2 → NO2
NO2 + SO2 → SO3 + NO
или в итоге:

	0,5O2 + SO2
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Гетерогенный катализ, при котором катализатор и реагирующие вещества находятся в разных фазах. Например, разложение пероксида водорода в присутствии твердого катализатора оксида марганца (IV):

	2H2O2(ж)
	[image: image11.png]MnOy(z)




	 2H2O(ж) + O2↑(г)


	

	


Как и в случае гомогенного катализа, при гетерогенном катализе реакция протекает через активные промежуточные соединения — активированные комплексы, которые представляют поверхностные соединения катализатора с реагирующими веществами. Сначала происходит адсорбция, то есть поглощение молекул реагирующих веществ пористой поверхностью катализатора, с образованием активных частиц, участвующих в реакции. Молекулы продуктов не образуют прочных связей с катализатором и десорбируются.


В технологии широко применяется гетерогенный катализ. Реакция обычно протекает на поверхности твердого тела, на отдельных участках, называемых активными центрами. Активные центры характеризуются повышенной беспорядочностью структуры. Механизм складывается из пяти стадий: 1) диффузия реагентов к катализатору; 2) их адсорбция на его поверхности, в результате которой происходят изменения в электронном строении, и уменьшается прочность связей, т.е. уменьшается активационный барьер; 3) реакция на поверхности катализатора; 4) десорбция продуктов и 5) диффузия их  объем.
Кроме того, различают кислотно-основной катализ (переход протона от реагента к катализатору или обратное перемещение, а в случае кислотообразователей – взаимодействие через свободную электронную пару) и окислительно-восстановительный катализ, когда промежуточным взаимодействием является переход электронов между реагирующим веществом и катализатором (наибольшей каталитической активностью обладают металлы 4-го, 5-го и 6-го периодов с недостроенной d-оболочкой  и их соединения).

         На активность катализаторов сильно влияет способ их приготовления, от которого зависят поверхностная структура, определяющая мозаику активных центров и расстояние между ними. Изменить эти параметры в желательном направлении  можно как за счет увеличения общей поверхности, так и с помощью специальных добавок – активаторов или промоторов (от лат. Promotio – продвижение); они не обладают каталитической активностью, но усиливают действие катализаторов. Так, добавка к V2O5 (катализатор окисления SO2 в SO3) небольшого количества сульфатов щелочных металлов повышает его активность в сотни раз. Носители и промоторы нужны и для увеличения поверхности катализатора, и для создания в нем большого числа активных центров, и для изменения их характера и расположения. В процессе работы катализаторов, особенно при высоких температурах, происходит рекристаллизация, упорядочивание структуры, в результате чего их активность падает – катализатор стареет.

     Каталитическую активность уменьшается, а подчас и уничтожают и некоторые примеси к реагирующим веществам – каталитические яды.  Они блокируют активные центры, образуя прочные соединения с ними; происходит отравление катализатора.

Например, при производстве серной кислоты контактным способом используют твердый катализатор – оксид ванадия (V) V2O5:

	2SO2 + O2
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	 2SO3


	

	


При производстве метанола используют твердый «цинк-хромовый» катализатор (8ZnO ∙ Cr2O3∙ CrO3):

	CO(г) + 2H2(г)
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	 CH3OH(г)


	


    Очень эффективно работают биологические катализаторы — ферменты. Как вы помните, по химической природе это белки. Благодаря им в живых организмах при невысокой температуре с большой скоростью протекает множество сложных химических реакций. Ферменты отличаются особой специфичностью, каждый из них ускоряет только «свою» реакцию, идущую в нужное время и в нужном месте с выходом, близким к 100 %. Создание аналогичных ферментам искусственных катализаторов – мечта химиков!

 Ферменты играют важную роль в производстве сыра, вина, хлеба. 

Сравните эффективность фермента каталазы с другими катализаторами в процессе разложения Н2O2 в водном растворе по данным таблицы:

	Катализатор
	Eа, кДж/моль
	Относительная скорость реакции при 300 K

	Без катализатора

Pt
(гетерогенный катализ)

Ионы Fe2+
(гомогенный катализ)

Фермент каталаза
	70



45




42




7
	1



2104




8104




9 ∙ 1010


Вы, конечно, слышали и о других интересных веществах – ингибиторах (от лат. inhibere – задерживать). Они применяются для торможения реакции. Они используются для уменьшения скорости коррозионного разрушения металлов и сплавов в различных средах; для торможения окисления нефтепродуктов  и т.д. Эффективность влияния добавок определяется природой реагентов и условиями протекания процесса. Известны и процессы автоторможения, когда уменьшение скорости реакции происходит по мере образования ее продуктов,– часто они оказывают ингибирующее влияние на цепную реакцию.

Они с высокой скоростью реагируют с активными частицами с образованием малоактивных соединений. В результате скорость реакции резко замедляется и она прекращается. Ингибиторы часто специально добавляют в разные вещества, чтобы предотвратить нежелательные процессы.

Например, с помощью ингибиторов стабилизируют растворы пероксида водорода, мономеры для предотвращения преждевременной полимеризации, соляную кислоту, чтобы была возможна ее транспортировка в стальной таре. Ингибиторы содержатся и в живых организмах, они подавляют различные вредные реакции окисления в клетках тканей, которые могут инициироваться, например, радиоактивным излучением.

Контрольные вопросы и задания
1. Дайте определение понятию скорость химической реакции. Опишите количественно (где это можно), как влияют на скорость реакции внешние условия (концентрация, температура, давление). Рассчитайте, во сколько раз изменится скорость реакции Н2 + Cl2 = 2HCl при увеличении давления в 2 раза.
2. Найдите значение константы скорости реакции А + В = АВ, если при концентрациях веществ А и В, равных соответственно 0,05 и 0,01 моль/л, скорость реакции равна 5.10-5 моль/(л.мин).

3. Каким образом изменится скорость реакции 2А + В = А2В, если концентрацию вещества А увеличить в 2 раза, а концентрацию вещества В уменьшить в 2 раза? Во сколько раз следует увеличить концентрацию вещества В в этой системе, чтобы при уменьшении концентрации вещества А в 4 раза скорость прямой реакции не изменилась?
4. Во сколько раз изменится скорость реакции: 2SO2 + O2 = 2SO3 при повышении давления в системе в 3 раза.
5. Температурный коэффициент реакции равен 2. На сколько градусов надо    уменьшить температуру, чтобы скорость реакции уменьшилась в 16 раз.
6. Как изменится скорость реакции 2NO(Г) +  O2(Г) = 2NO2(Г), если:

А) увеличить давление в системе в 3 раза;

Б) уменьшить объем системы в 3 раза;

В) повысить концентрацию NO в 3 раза?

7. Две реакции протекают при 250С с одинаковой скоростью. Температурный коэффициент скорости первой реакции равен 2,0, а второй – 2,5. Найдите отношение скоростей этих реакций при 950С.

8. Температурный коэффициент скорости некоторой реакции равен 2,3. Во сколько раз увеличится скорость этой реакции, если повысить температуру на 25 градусов?

9. Объясните механизм действия катализатора.
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