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Лекция 1

ВВЕДЕНИЕ

Производство материалов более высокого качества и максимальной чистоты и как следствие улучшение устаревшей технологии жизненно необходимо из-за конкуренции со стороны производителей. Однако, применяя только технологические средства, невозможно решить возникающие проблемы, связанные с повышением качества продукции. Постоянно ощущается необходимость все более совершенными способами овладевать различными физическими и химическими процессами, которые играют решающую роль на различных стадиях производства.

Известно, что значительная доля усилий, затрачиваемая сейчас на химические исследования, направлена на синтез новых соединений и поиск новых реакций. Между тем все больший размах приобретает изучение непосредственно самого химического процесса -  перераспределения связей между реагирующими молекулами. Это обусловлено тем, что возможности управления химическим процессом возникают лишь в том случае, когда найдены и проанализированы все параметры, определяющие химический процесс. 

Описательная химия, термодинамика, кинетика, теоретическая химия и многие другие физические дисциплины пытаются различными способами проникнуть в механизм химического процесса. Среди них кинетика, вооруженная современными физическими средствами, занимает особое положение. Дело в том, что она ставит своей задачей изучение направления химического процесса и его скорости в зависимости от различных факторов.    

Как известно, химическое превращение обычно состоит из совокупности отдельных процессов. Первоначально необходимо проанализировать отдельные случаи и только потом переходить к более сложным совокупным процессам. Именно таким образом, проведя тщательное экспериментальное исследование определенного числа элементарных реакций, Макс Боденштейн в начале века заложил основы кинетики гомогенных процессов.

Осуществить подобное в области кинетики гетерогенных процессов – задача более сложная и экспериментально менее разрешимая, что фактически и определило ее замедленное развитие.

В гомогенной среде аналитические концентрации реагентов сравнительно легко измеримы и достаточно просто связаны с концентрациями реакционно-способных молекул. Скорость превращения которых определяет кинетику всего процесса. Иначе обстоит дело в гетерогенных реакциях, где концентрации  в жидкой или газообразной фазах связаны законами равновесия с концентрациями адсорбированных молекул, в которых роль твердого вещества до сих пор выясняется. Хотя механизм процессов в адсорбированной фазе не установлен, формальную кинетику процесса можно определить в том случае, если площадь поверхности твердой фазы и ее природа не изменяются.

Когда твердое вещество само участвует в реакции, возникают трудности другого порядка - кинетические измерения дают лишь общую картину процесса, в которой не учитываются такие детали, как локализация реакции, а также  характер процессов в твердом веществе и механизм всего процесса.

Вначале результаты исследований гетерогенных реакций пытались объяснить с помощью понятий, взятых из области кинетики гомогенных реакций. В действительности гетерогенная реакция сложнее. Из наблюдений по образованию новой фазы при кристаллизации или конденсации, также как и по разложению солей, можно представить себе, что даже в простом случае превращение твердого вещества осуществляется в несколько стадий, которые связаны с образованием и ростом зародышей на поверхности твердого вещества. В результате создается реакционная поверхность раздела, постепенно углубляющаяся в образец. 

Отдельные этапы химической реакции имеют  различный характер, поэтому возможны различные варианты кинетического описания реакционной схемы. Для одной и той же реакционной системы скорость процесса зависит от структуры и текстуры твердого вещества, наличия дефектов в кристаллической решетке и содержания различных примесей. Повышение температуры приводит к более энергичной реакции в гетерогенной системе, следовательно, элементарные стадии всего процесса нуждаются в энергии активации, как и гомогенные реакции. 

Кинетика гетерогенных процессов играет важную роль в самых разнообразных областях, таких, как производство цементов, высокоактивных поглотителей, пигментов и смесей оксидов для электронных устройств; изготовление порошкообразных ингредиентов; создание сложных и высокопрочных материалов; селективное выщелачивание, обжиг, сгорание твердых веществ в топках и ракетах; порошковая металлургия; изготовление пористой и плотной керамики; очистка газов с помощью адсорбции или хемосорбции на твердых веществах  и т.д.

1. ФОРМАЛЬНАЯ КИНЕТИКА

1.1. ОБЩИЕ ПОНЯТИЯ

Химическая кинетика - наука, изучающая закономерности протекания химических процессов во времени. На основании основного постулата химической кинетики, раздел химической кинетики, в котором рассматривается метод нахождения зависимости скорости химической реакции от концентрации реагирующих веществ, получил название формальной кинетики.

1.2. СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ


Пусть протекает реакция, уравнение которой в общем, виде можно записать следующим образом:



         lL + mM + .....=  qQ + rR +....                                         (1.1)

где l; m и q; r - стехиометрические коэффициенты исходных и конечных веществ; L; M и Q; R - исходные и конечные вещества. 

Под скоростью химической реакции  подразумевается какое количество молекул данного вида реагирует в единицу времени.

Скорости различных реакций можно сравнивать, если относить скорость реакции к единице объема. Поэтому скорость реакции определяют числом молекул или молей данного вещества, реагирующих в единицу времени в единице объема.

Для определения скорости химической реакции достаточно знать изменение во времени количество только одного из веществ - участников реакции (исходного или конечного), так как изменение количества всех остальных веществ можно найти на основании стехиометрии из уравнения (1.1).

По скорости, гетерогенные реакции можно разделить на следующие категории:

1.  Реакции с постоянной скоростью. Это имеет место лишь в особом случае гетерогенной реакции между твердым веществом и жидкостью при условии, что  а) концентрация реагента постоянна; б) поверхность твердого вещества не изменяется в течение процесса.

2.  Реакции, скорость которых уменьшается со временем. Это может происходить за счет: а) снижения концентрации одного из реагентов; б) уменьшения площади поверхности одного из реагентов; в) образования защитной пленки продуктов реакции на поверхности твердого реагента.

3.  Реакции со скоростью, увеличивающейся с течением времени. Такие процессы называют автокаталитическими; продукт реакции в последствие реагирует с исходным веществом.

 Скорости изменяются от бесконечно малых до бесконечно больших. Поэтому очевидно, что необходимо знание факторов, воздействующих на протекание реакции до конца за минимальное время. Следует учитывать следующие четыре параметра:

1.  Влияние концентрации реагентов. Если одним из реагентов является газ, то необходимо знать влияние давления, чтобы эффективно использовать сосуды высокого давления.

2.  Влияние температуры. Некоторые гетерогенные реакции значительно ускоряются с повышением температуры.

3.  Влияние перемешивания или скорости потока газа. 

4.  Влияние размеров частиц. 

Еще в самом начале исследований химической кинетики было сделано предположение, что реагируют только те молекулы, которые сталкиваются. Как известно, число столкновений прямо пропорционально числу молекул, поэтому скорость реакции должна быть пропорциональна концентрациям реагирующих веществ, т.е. в общем, случае
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где - скорость химической реакции; k1 - константа скорости химической реакции ; cL и cM - концентрации реагирующих веществ; l и m - стехиометрические коэффициенты веществ. 

Полученное выражение иногда называют основным постулатом химической кинетики.
Физический смысл k1 можно найти, если принять, что все концентрации равны единице, т.е. cL = cM = ...... = 1.

При этом условии 

 = k1                                                                             (1.3)

Таким образом, константа скорости химической реакции есть скорость этой реакции при условии, что концентрации реагирующих веществ постоянны и равны единице. Константу скорости иногда называют удельной скоростью химической реакции.
Из выражения (2) следует, что скорость реакции является функцией времени, так как с течением времени изменяются концентрации реагирующих веществ.

1.3. ОБРАТИМЫЕ И НЕОБРАТИМЫЕ РЕАКЦИИ.

Обратимыми в химической кинетике называют такие реакции, которые одновременно и независимо протекают в двух направлениях - прямом и обратном, но с различными скоростями. Для обратимых реакций характерно, что через некоторое время после их начала скорости прямой и обратной реакций становятся равными и наступает состояние химического равновесия.

Все химические реакции обратимы, но при определенных условиях некоторые из них могут протекать только в одном направлении до практически полного исчезновения исходных продуктов. Такие реакции называют необратимыми. Обычно необратимыми бывают реакции, в которых хотя бы один продукт реакции выводится из области реакции (в случае реакции в растворах - выпадает в осадок или выделяется в виде газа), или реакции, которые сопровождаются большим положительным тепловым эффектом. В случае ионных реакций, реакция является практически необратимой, если в результате нее образуется очень малорастворимое или малодиссоциированное вещество.

Рассмотренное здесь понятие обратимости реакции не совпадает с понятием термодинамической обратимости. Обратимая в кинетическом смысле реакция в термодинамическом смысле может протекать необратимо. Для того чтобы реакцию можно было назвать обратимой в термодинамическом смысле, скорость прямого процесса должна бесконечно мало отличаться от скорости обратного процесса и, следовательно, процесс в целом должен протекать бесконечно медленно. 

В идеальных газовых смесях и в идеальных жидких растворах скорости простых (одностадийных) реакций подчиняются закону действующих масс. Скорость химической реакции (1.1) описывается уравнением (1.2), а в случае прямой реакции может быть, представлено в виде:
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где 

- константа скорости прямой реакции.

Подобно этому, скорость обратной реакции:
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При равновесии 

, следовательно:
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 EMBED Equation.2  
 

Это уравнение выражает закон действующих масс для химического равновесияв идеальных системах; К - к о н с т а н т а   р а в н о в е с и я.

Константа реакции позволяет найти равновесный состав реакционной смеси при данных условиях. 

Закон действующих масс для скоростей реакций можно пояснить  следующим образом. 

Чтобы произошел акт реакции, необходимо столкновение молекул исходных веществ, т.е. молекулы должны сблизиться друг с другом на расстояние порядка атомных размеров. Вероятность найти в некотором малом объеме в данный момент l молекул вещества L , m молекул вещества M и т.д. пропорциональна  

..... , следовательно, число столкновений в единице объема за единицу времени пропорционально этой величине; отсюда вытекает уравнение (1.4).

 Известны случаи, когда каждое столкновение приводит к реакции. В других случаях, лишь малая доля столкновений приводит к реакции, потому что реагировать способны лишь молекулы с энергией много большей, чем средняя энергия при данной температуре. Это не влияет на применимость уравнения (1.4), т.к. число столкновений, приводящих к реакции, пропорционально общему числу столкновений.

Лекция 2

Количественно скорость химической реакции ( выражается числом единиц массы одного из продуктов или реагентов, которые образуются или прореагируют в единицу времени ( в единице объема системы V.
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где n- число частиц (молекул) реагентов.

При постоянном объеме
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Таким образом скорость химической реакции можно выразить как бесконечно малое изменение концентрации одного из компонентов реакции, отнесенное к бесконечно малому промежутку времени и к объему системы.

Скорость гетерогенных химических реакций относят не к единице объема, а к единице поверхности реагирования или к пропорциональным ей величинам.

Таким как, объем аппарата, объем газа при постоянном объеме аппарата.

Кинетическое уравнение – зависимость, выражающая в явной форме скорость реакции как функцию концентраций или парциальных давлений P компонентов реакции.
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где F- площадь поверхности.


[image: image10.wmf] Коэффициент пропорциональности – КС для каждой реакции при t = const является величиной постоянной и называется константой скорости реакции или удельной скоростью реакции. Физический смысл КС можно представить, если принять концентрацию компонента равной единице, тогда ( = КС. В действительности эта константа, согласно закону Аррениуса, является функцией температуры.

КИНЕТИЧЕСКАЯ КЛАССИФИКАЦИЯ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ

Химические реакции разделяют или по признаку молекулярности или по признаку порядка.

Молекулярность – определяется числом молекул, одновременно участвующих в химическом акте. Если превращение испытывает одна молекула, то реакция называется мономолекулярной,  если в процессе участвуют две молекулы - бимолекулярной и т.д. Так как вероятность одновременного столкновения большого числа частиц мала, молекулярность одностадийного процесса не превышает трех. Тримолекулярные реакции встречаются редко. Реакций более высокой молекулярности практически неизвестно. Если реакция показывает, что в процессе участвует большее число молекул, следовательно процесс идет более сложным путем – через несколько стадий последовательно протекающих реакций, в каждой из которых участвует 2 молекулы, редко 3. Это сложные реакции и их рассматривают как совокупность последовательных или параллельных реакций.

Мономолекулярные реакции – реакции разложения молекул и внутримолекулярных перегруппировок.

F2 = 2F    и      2F = F2 
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здесь CF – концентрация исходного вещества. K – имеет размерность [(-1],с1.

Бимолекулярная реакция  H2 + F2 = 2HF
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 при СH2=CF2=1 Размерность K [k]=(-1c-1     (13 и 14)

[C]= моль/л, [k] = 1/моль с/л = л/мольс

Тримолекулярная реакция    А + В + С = АВС
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Размерность [k] = 1/[(][C2] = (-1C-2 ;   C = моль/см3 ; [k] = см6/смоль2

ПОРЯДОК РЕАКЦИИ

Химические реакции редко протекают в одну стадию, как их принято записывать в учебниках химии. В обычной одностадийной записи уравнений химических реакций  указывается только начальное и конечное состояние системы, что является, по существу символическим выражением материального баланса (закона сохранения вещества). В действительности реакция обычно протекает через ряд промежуточных стадий, причем скорость реакции определяется скоростью наиболее медленной стадии.

В тех случаях, когда реакция протекает в одну стадию (такая реакция называется элементарным химическим процессом), порядок реакции ni по данному веществу i  совпадает со стехиометрическим коэффициентом данного вещества в химическом уравнении. Алгебраическая сумма показателей степеней n = n1 + n2 есть суммарный порядок реакции.

Общий порядок элементарной химической реакции равен сумме стехиометрических коэффициентов веществ, вступающих в реакцию, или, другими словами, числу молекул, участвующих в реакции. 

Например, рассмотрим распад  перекиси водорода, согласно уравнению реакции,
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должен протекать как реакция второго порядка, на самом деле порядок этой реакции изменяется в зависимости от условий ее проведения и может быть первым или дробным. Последнее, таким образом, указывает на то, что реакция протекает через различные промежуточные стадии.

В применении к гетерогенным процессам различают истинный и кажущийся порядок реакции. Истинный порядок – порядок  реакции относительно концентрации компонента участвующего на поверхности твердой фазы. Кажущийся порядок – порядок реакции зависит от соотношения между объемной и поверхностной концентрациями. Кинетическому уравнению с этой точки зрения отвечает кажущийся порядок.  Величина наблюдаемого (кажущегося) на опыте порядка реакции может зависеть от условий эксперимента. 

Например, если опыт проводится в избытке одного из компонентов, таким образом изменение его концентрации и влияние на скорость будет незаметным. Тогда nкаж = 0 по данному компоненту.

РЕАКЦИИ 1ГО ПОРЯДКА

Гомогенные реакции

К ним относятся мономолекулярные реакции, например реакции разложения молекул и реакции внутримолекулярных перегруппировок.

F2 = 2F 

Те же кинетические уравнения применимы к процессам радиоактивного распада.   
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Чтобы получить зависимость концентрации от времени, следует  проинтегрировать это уравнение, разделив переменные и взяв в качестве пределов C = C0 при ( = 0  и при ( = (:
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Отсюда        
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Отсюда 
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Из уравнения (21) следует, что константа скорости реакции первого порядка имеет размерность [(-1] и, следовательно, ее численное значение не зависит от единиц, которыми измеряется концентрация.

Как следует из уравнения (22), концентрация экспоненциально уменьшается со временем, прошедшим с начала реакции (кривая 2 на рис.1).

Уравнение (20) может быть представлено в виде :
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Таким образом, в реакциях первого порядка логарифм концентрации находится в линейной зависимости от времени (прямая на рисунке).
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Если опытные данные укладываются на прямую линию в координатах lnC - ( в широком интервале концентраций, то это может служить доказательством того, что рассматриваемая реакция идет по первому порядку.

Часто уравнение (20) используют в несколько иной форме; при этом вводят концентрацию x образовавшегося к моменту ( продукта реакции и обозначают через a начальную концентрацию C0. В этом случае
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Для характеристики реакции часто вместе с величиной константы скорости пользуются величиной времени полупревращения (1/2, т.е. времени в течение которого претерпевает превращение половина исходного вещества. Очевидно, для реакций первого порядка
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не зависит от исходной концентрации. Отсюда вытекает следующее уравнение
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Эти соотношения показывают, что k реакции 1-го порядка обратно пропорциональна периоду полураспада. (Используется для процессов р.а. распада).

Реакции второго порядка 

Для реакций второго порядка, если реагенты имеют одинаковые концентрации, кинетическое уравнение имеет вид
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После разделения переменных и интегрирования получим


[image: image29.wmf]ò

ò

=

-

t

t

0

2

0

kd

C

dC

C

C

                                                                                       (28)

и
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Отсюда следует, что для реакции второго порядка должна соблюдаться прямолинейная зависимость между величиной 1/С и временем, а так же, что время полураспада зависит от начальной концентрации:
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Итак основная задача определить k, но прежде чем использовать любое уравнение необходимо убедиться, что данная реакция имеет именно тот порядок, которому соответствует это уравнение. Поэтому первейшая задача определить порядок реакции.

Размерность k:

Поскольку размерность скорости не зависимо от порядка реакции есть [C][(-1], то размерность k для реакций 1-го порядка [(-1]; для реакций 2-го порядка – [C-1][(-1] и для реакций 3-го порядка – [C-2][(-1].

Концентрацию С в химической кинетики принято выражать либо в молекулах в 1см3 , либо в молях на литр. Соответственно этому: k 1-го порядка – сек-1; k 2-го порядка – см3/с или л/моль с; k 3-го порядка – см6/с или см3/моль2с.

МЕТОДЫ ОПРЕДЕЛЕНИЯ ПОРЯДКА РЕАКЦИИ
Метод подстановки:

Заключается в подстановке экспериментальных данных ( (, (1, (2,(3; С0, С1, С2, С3) последовательно в уравнения кинетики реакции 0,1,2 и 3 порядков и определении, какое из них приводит к постоянному значению k. Порядок будет такой, какая формула дает лучшее постоянство k для различного времени.

Графический метод определения порядка реакции:
Заключается в построении графика выражающего зависимость различных функций С от (. Чтобы определить порядок необходимо получить прямую линию функции. В случае реакции 1-го порядка линейную зависимость от ( дает lgC. В случае реакции 2-го порядка – 1/С от ( и для реакции 3-го порядка – 1/С2 от (. Для реакции нулевого порядка С от ( дает параллельные прямые оси абсцисс.

Другой способ графического определения порядка реакции:

  Порядок реакции определяется по зависимости скорости реакции  от текущей концентрации реагирующего вещества L:
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                                                                                   Рис.1.

Аналитические методы определения порядка реакции:
а)  Порядок реакции определяется по начальной скорости реакции (метод Вант-Гоффа):
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где 

- начальные скорости реакции при начальных концентрациях 
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б)  Порядок реакции определяется по времени ’ и ’’ одинаковой степени превращения  при начальных концентрациях Co’ и Co’’:
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Лекция 3

ВЛИЯНИЕ ТЕМПЕРАТУРЫ НА СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ

Температура сильно влияет на скорость химической реакции. Наблюдается несколько типов зависимости скорости реакции от температуры:







а – нормальный характер зависимости, когда с увеличением температуры происходит быстрое возрастание скорости; 

б – гетерогенные реакции в диффузионной области; 

в – зависимость характерная для взрывчатых процессов (скачек скорости реакции при достижении температуры воспламенения); 

г – каталитическая реакция, скорость которой определяется скоростью адсорбции (количество адсорбированного вещества уменьшается с возрастанием температуры);

д – характерная кривая для реакций осложненных побочными процессами, скорость которых становиться значительной при высоких температурах;

е – скорость реакции уменьшается с повышением температуры, например для O2 + NO, при которой более полному равновесному превращению способствуют более низкие температуры.

Следует сказать, что зависимость типа а – характерна для простых реакций, другие же типы температурной зависимости – для сложных реакций или реакций, на протекание которых влияет скорость физических процессов.

ЭНЕРГИЯ АКТИВАЦИИ

В 1884г. Вант-Гофф установил из равенства   
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, что lnk должен быть линейной функцией от 1/Т. Это основано на том, что реакцию (1) можно рассматривать состоящей из двух уравнений: для прямой и обратной реакций, протекающих в равновесной системе. Результирующее уравнение имеет вид:
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Если принять, что 

 и I- некая константа, то:
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Если константа I = 0, то после интегрирования получим уравнение:
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                     (33 и 34)

или
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где 

K, K1 - константы интегрирования;  А - постоянная величина.

В 1889г. Аррениус определил, что почти для всех реакций графики зависимости lnk от 1/T представляют собой прямые линии (см. Рис. 2). Впоследствии было выведено уравнение:
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где   tg - A/R
При сравнении уравнений (35) и (36) очевидно, что E/RT=2,303a. Аррениус считал, что Е представляет собой разность энергий исходных реагентов и реагентов в активированном виде. Он предполагал также, что I=0, так как это соответствовало результатам его обработки для большинства известных тогда реакций. В 1909г. Величина Е была названа Траутцем  энергией активации. Она является характеристикой реакции и определяет влияние температуры на скорость реакции. Из уравнения (35) видно, что константами характеризующими реакцию, являются предэкспонициальный множитель А и энергия активации Е.  Когда реакцию проводят при двух различных температурах Т1 и Т2 , то уравнение (35) можно записать в следующем виде:    
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Рис.2. График (зависимость) Аррениуса.

Параметр Е в случае простых реакций, протекающих в одну стадию показывает какой минимальной энергией, в расчете на 1 моль, должны обладать реагирующие молекулы, чтобы они могли вступить в реакцию.

В случае сложных реакций или реакций протекающих в несколько стадий Е не имеет строгого физического смысла и является некоторой функцией энергии активации отдельных стадий, обычно называемой эмпирической (кажущейся) энергией активации.

Никакой особой формы энергии, отвечающей энергии активации в молекулах нет. Энергия активации это  то избыточное количество энергии (по сравнению со средней величиной), которой должна обладать молекула в момент столкновения, чтобы быть способной к химическому взаимодействию.

Избыточная энергия может быть:

1. Повышенная кинетическая энергия вращательного или поступательного движения.

2. Повышенная энергия взаимного колебания атомов или атомных групп в молекулах.

3. Повышенная энергия движения электронов.

Так, например, повышенная энергия движения электронов может достигаться при поглощении света (или от воздействия электромагнитных полей). Энергия электронов в атомах может повышаться при разрыве валентной связи (диссоциации, образование свободных радикалов или других атомов с ненасыщенной валентностью, при ударе молекул о стеку сосуда, электроразряд, ультразвук, излучения и т.д.). Обычно при рассмотрении вопросов химической кинетики приходиться иметь дело с системами, в которых доля активных молекул N(/N = 10-10 – 10-20. Если меньше – скорость реакции чрезвычайно мала, если больше – реакция протекает со взрывом.   

Интересно рассмотреть связь энергии активации с тепловым эффектом реакции. Химическую реакцию, протекающую при   p = const, можно представить как переход системы из энергетического состояния 1 в состояние 2  с теплотой H. На рис. 3 видно, что переход системы из энергетического состояния 1 в состояние 2 возможен при затрате энергии Е1, а обратный переход - при затрате энергии Е2. При осуществлении реакции в прямом направлении выделяется энергия
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Величина -H равна разности энтальпий исходных и конечных продуктов реакции     
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отсчитываемых от некоторого уровня, принятого за нулевой Н= 0.


[image: image50.wmf]
   Методы определения энергии активации:

1.  По экспериментальным значениям константы скорости реакции:    Графический метод (рис. 4):
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где k0 = k при Т = 

 (экстраполяция).
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Аналитический метод:
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Относительный температурный коэффициент константы скорости реакции:
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Коэффициент ( зависит от температуры и поэтому пригоден лишь для сравнительной оценки и ориентировочных расчетов в небольших интервалах температур.

Было сделано много попыток рассчитать теоретически энергию активации. Выдвинуты две основные теории: теория соударений и теория активированного комплекса.

ЛЕКЦИЯ 4

ТЕОРИЯ СОУДАРЕНИЙ

В 1918г. Льюис предположил, что для протекания реакции  А + В = АВ должны столкнуться две молекулы А и В. Поэтому, зная число столкновений, можно, казалось бы,  рассчитать скорость химической реакции. Однако если сравнить расчетное число соударяющихся молекул с числом реагирующих молекул, которое определяется экспериментально, то обнаруживаются два противоречия. Во-первых, число соударений примерно в 1017 раз больше числа реагирующих молекул, т.е. из каждых 1017 соударений только одно соударение является эффективным в осуществлении реакции. Во-вторых, в то время как при повышении температуры на 100С число бинарных столкновений увеличивается примерно на 2%, скорость химической реакции возрастает на 200-300%. 

Эти противоречия были разрешены при допущении, что реакция происходила только в том случае, если соударяющиеся молекулы обладали некоторой избыточной энергией; все остальные соударения неэффективны и не приводят к химической реакции, т.е. скорость реакции равна общему числу соударений, умноженному на долю эффективных соударений. Это допущение опиралось на изучение: 1) распределения скоростей реагирующих молекул и 2) влияния температуры.

1.  Закон распределения скоростей. Все молекулы газа движутся с различными скоростями из-за частых соударений. Между молекулами постепенно происходит взаимообмен количеством движения и, следовательно, их скорости изменяются: одни молекулы увеличивают свою скорость, другие – уменьшают. Математический закон, которому подчиняется распределение скоростей и энергий, был найден Максвеллом и Больцманом в 1860г. Согласно этому закону, доля (N/N молекул, обладающих большими скоростями, чем средняя скорость и , или кинетической энергией, превышающей величину ½ mи2 , составляет:
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где k’ – константа Больцмана; u - средняя квадратичная скорость, см/с.

В дифференциальной форме это уравнение имеет вид:
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где R - универсальная газовая постоянная, эрг; Т - температура газа, К.

На рисунке 3 представлен график, построенный по уравнению (45). Доля молекул, энергия которых лежит в пределах определенного интервала, изображается площадью столбика, ограниченного кривой и соответствующими ординатами.






     Рисунок 3. Распределение энергии по Максвеллу-Больцману.

В результате соударений всегда имеется несколько молекул с энергиями, намного превосходящими среднее значение. Таким образом, возможны столкновения между молекулами, имеющими высокую энергию активации, необходимую для реакции, но число таких соударений будет составлять очень небольшую долю от общего числа столкновений, происходящих в газе. Это объясняет тот факт, что лишь небольшая часть соударений приводит к реакции.

2.  Влияние температуры на распределение скорости (см. Рис. 5.). С ростом температуры наблюдается смещение максимума в сторону более высокой скорости; происходит резкое увеличение числа молекул, имеющих скорости намного выше средней [при скорости     имеется число (доля) молекул n1, при температуре Т1, которое увеличивается до n2 при температуре Т2, T2 > T1]. Общее число молекул, имеющих скорости, равные или большие определенного значения  определяются площадью под кривой. Но именно небольшая доля молекул n1 и n2 при температурах Т1 и Т2 в конце кривых распределения, обладающих максимальными энергиями и скоростями в сечениях и будет определять эффективную долю столкновений, приводящих к их взаимодействию.
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Экспоненциальный фактор в уравнении Максвелла учитывает изменение формы кривой при повышении температуры. Если  
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  будет представлять собой кинетическую энергию 1 моля молекул, каждая из которых имеет одну и ту же скорость   u . Член     exp(-E/RT)  называется фактором Больцмана. Этот фактор заметно увеличивается с увеличением температуры. Хотя общее число столкновений незначительно изменяется с ростом температуры, доля эффективных столкновений сильно повышается. Таким образом, отмеченное влияние температуры на скорость реакции может быть объяснено тем, что в газах (или растворах) имеются молекулы со всеми значениями скоростей и кинетических энергий. Число молекул с энергией, равной или большей, определенного значения Е, составляет приблизительно  exp(-E/RT)  часть от общего числа молекул. Так, например, повышение абсолютной температуры газа вдвое (например от 1000 К до 2000 К) приводит к увеличению средней кинетической энергии молекул в 2 раза, но доля молекул, обладающих энергией свыше 80 кДж/моль возрастает в 150 раз. 

ТЕОРИЯ АКТИВИРОВАННОГО КОМПЛЕКСА.

Теория столкновений непригодна для сложных молекул потому, что она предполагает существование молекул в виде  идеальных упругих сферических частиц. Однако для сложных молекул, помимо поступательной энергии, должны быть учтены другие виды молекулярной энергии, например, вращательная и колебательная. По теории столкновений невозможно существование реакций, в которых должны столкнуться три и более молекулы. Кроме того, реакции разложения типа  АВ = А + В трудно объяснить этой теорией.

Для преодоления указанных затруднений Х. Эйринг в 1935г. предложил теорию активированного комплекса.  Всякая химическая реакция или любой другой молекулярный процесс, протекающий во времени(диффузия, вязкое течение и т.д.), состоит в непрерывном изменении расстояний между ядрами атомов. При этом конфигурация ядер, отвечающая начальному состоянию, через некоторую промежуточную конфигурацию – активированный комплекс или переходное состояние – превращается в конечную конфигурацию. Предполагается, что активированный комплекс образуется как промежуточное состояние во всех химических реакциях. Он рассматривается, как молекула, которая существует лишь временно и разрушается при определенной скорости. Этот комплекс образуется из таких  взаимодействующих молекул, энергия которых достаточна для того, чтобы они смогли близко подойти друг к другу по схеме: реагенты

активированный комплекс 

продукты. Активированный комплекс имеет промежуточную структуру между реагентами и продуктами. Энергия активации реакции есть дополнительная энергия, которую должны приобрести реагирующие молекулы, чтобы образовать активированный комплекс, необходимый для протекания реакции.
Энергия активации всегда представляет поглощенную энергию, независимо от того, является ли общее изменение ее для реакции  положительным (эндотермическая реакция) или отрицательным (экзотермическая реакция). Это схематично показано на рис. 6.

                                                                         


Рисунок 6. Энергетическая схема образования активированного комплекса.

Активация – сообщение молекулам такого количества энергии, что при их эффективном превращении происходит образование веществ в активированном состоянии.

Превращение – образование из веществ, находящихся в активированном состоянии, продуктов реакции.

Если система не может перейти через этот энергетический барьер в ней не могут произойти химические превращения. Значит эта система химически неактивна и нуждается в некоторой дополнительной энергии для активации. Количество этой дополнительной энергии зависит от того, какой энергией уже обладает система.

Энергия исходной системы не может быть меньше ее нулевой энергии (т.е. при 00К). Для активации любой системы достаточно сообщить ей дополнительную энергию. Эта энергия называется истинной энергией активации.

Истинной энергией активации элементарного химического акта называется минимальная энергия, которой должна обладать исходная система сверх совей нулевой энергии (т.е. при 00 К), чтобы в ней могли произойти химические превращения. Разность истинной энергии активации обратной и прямой реакций равна тепловому эффекту реакции при абсолютном нуле.

КИНЕТИКА ГЕТЕРОГЕННЫХ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ

Механизм химической реакции

Стехиометрическое уравнение химической реакции показывает, в каких соотношениях вещества вступают во взаимодействие. Однако очень редко реакция протекает по схеме описываемой таким уравнением. Например:

UF4 + F2 = UF6
Данное стехиометрическое уравнение показывает, что молекула фтора сталкивается с молекулой тетрафторида урана и реагирует с образованием гексафторида урана. В действительности реакция протекает по более сложному механизму через несколько последовательных стадий с образованием промежуточных фторидов, как за счет прямой реакции UF4 с F2, так и за счет побочных реакций UF4 с UF6:

4UF4 + ½ F2 = U4F17
2UF4 + 1/2F2 = U2F9
UF4 + ½ F2 = UF5
7UF4 + UF6 ( U4F17
3UF4 + UF6( 2U2F9
UF4 + UF6( 2UF6
Промежуточные фториды с повышением температуры разлагаются или диспропорционируют на UF4 и UF6 , поэтому последние три реакции являются равновесными. Кинетические исследования показали, что при температурах 200 – 4500С лимитирующей (наиболее медленной) стадией суммарного процесса является образование UF4 из U2F9 , который находится в твердом остатке после процесса фторирования. 

При температурах выше 4500С скорость процесса фторирования  в газовзвеси лимитируется уже реакцией

U4F17  ( U2F9 и протекает по следующему механизму



 


Исследование  механизма показали, что существенное значение имеет термическая диссоциация промежуточных фторидов, которая при высоких температурах в газовзвеси протекает с высокой скоростью. Таким образом, высокой интенсивности процесса можно достичь, если обеспечить хороший контакт реагирующих фаз в условиях интенсивного тепло-массообмена и при повышенных температурах. 

Не следует думать, что простота написания уравнения химической реакции означает легкость ее протекания. Практически – механизм реагирования устанавливают экспериментально путем подбора вероятных реакций с последующим выбором уравнений, которые лучше всего соответствуют опытным данным.

1. Краткая характеристика процессов используемых в технологии производства урана.

В настоящее время, уран в ядерной технологии применяют в большинстве случаев в  виде металла или UO2 для производства конечного продукта – твэлов. Необходимым этапом является этап разделения изотопов. Для этого уран переводят в газообразное соединение UF6, который затем обогащается по легкому изотопу и переводится в UO2. На этом этапе  важнейшим соединением является UF4. UF4 получают двумя методами «водный» и «сухой». «водный» – гидрофторирование. «сухой» – фторирование оксидов урана -  UO3, UO2, U3O8. Применение «сухих» методов позволило уменьшить число технологических стадий, снизить расход энергии на единицу продукции, повысит производительность и сократить производственные площади.

ПОВЕРХНОСТЬ РАЗДЕЛА

В гетерогенных реакциях между реагирующими веществами имеется поверхность  раздела. Например, при реакции между твердым веществом и газом поверхностью раздела является поверхность твердого вещества, соприкасающегося с газом. Для системы жидкость – жидкость поверхность их раздела – поверхность соприкосновения между двумя несмешивающимися жидкостями. Все гетерогенные реакции делятся на пять видов реакций по характеру поверхности раздела: твердое тело – газ; твердое – жидкость; твердое – твердое; жидкость – газ; жидкость – жидкость. В таблице 1 приведены примеры различных видов гетерогенных реакций. Во всех этих случаях взаимодействующие молекулы должны быть переведены из одной фазы в другую.

Примеры гетерогенных некаталитических реакций.  Таблица 1.

	Поверхность раздела
	Реакции
	Примеры

	Твердое тело – газ
	Т1+Г(Т2, Т1(Т2+Г, Т1+Г1(Т2+Г2, Т1+Г1(Г2 
	Физические: адсорбция. Химические: окисление металлов; разложение солей; окисление или восстановление соединений.

	Твердое – жидкость
	Т(Ж, Т+Ж1(Ж2, Т+Ж1(Ж2, Т1+Ж1(Т2+Ж2
	Физические: плавление, растворение – кристаллизация. Химические: выщелачивание, цементация.

	Твердое – твердое
	Т1+Т2(Т3, Т1(Т2, Т1+Т2(Т3+Г, Т1+Т2(Т3+Т4
	Физические: спекание, фазовый переход. Химические: Восстановление оксидов углеродом, восстановление оксидов или галогенидов металлами, самораспространяющийся высокотемпературный синтез.

	Жидкость – газ
	Ж(Г, Ж1+Г1(Ж2+Г2, Ж1+Г(Ж2
	Физические: дистилляция – конденсация, адсорбция. Химические: хемосорбция, окислительно-восстановительные реакции. 

	Жидкость – жидкость
	Ж1(Ж2
	Жидкостная экстракция, реакция шлак – металл, экстракция металла – металлом.


ЛЕКЦИЯ 5

ПРИРОДА ПОВЕРХНОСТИ РАЗДЕЛА

Для реакций, в которых участвует твердое вещество (Т-Г, Т-Ж, Т-Т), характер поверхности раздела играет основную роль при рассмотрении кинетики процесса. Вызвано это существованием дефектов решетки и вакансий.

В идеальном кристалле вида АВ при абсолютном нуле число атомов А точно равно числу атомов В. При температуре выше абсолютного нуля тепловые колебания атомов способствуют появление дефектов решетки, а именно дефектов Шоттки и Френкеля (рис.7). Дефект Шоттки состоит из вакансий катионов и анионов, т.е. катионные и анионные узлы не заполнены. Считается, что вакансии мигрируют к поверхности кристалла. Дефект Френкеля состоит из вакансий одного вида (катионной или анионной) и атома, который в идеальном случае должен занять междоузлие. В кристалле, содержащем дефект Френкеля или дефект Шоттки, число атомов А равно числу атомов В, т.е. соединение стехиометрическое.


              а                                                              б

Рисунок 7. Дефекты стехиометрических решеток: а – дефекты Шоттки, б – дефекты Френкеля.

Существует группа соединений, у которых некоторые узлы в решетке могут быть свободными, и число атомов А не равно числу атомов В. Это нестехиометрические соединения. Двуокись урана (UO2) фактически относится к фазе, у которой для одной и той же кристаллической структуры состав изменяется от UO2  до UO2,3 без значительных изменений типа кристаллической решетки. 

Существуют четыре типа нестехиометрических соединений (рис.8):

А. Дефицит атомов неметалла (анионов).

Тип а. При удалении атомов неметалла из кристаллической решетки в ней образуются вакансии и появляется избыток атомов металла. Электроны, которые связаны анионами, остаются в вакансиях. Примеры: KCl, NaCl, KBr, (-TiO, ThO2, CeO2, PbS.

Тип б. При недостатке атомов неметалла в кристаллической решетке электроны, ранее связанные с ними, остаются после удаления атомов, а избыточные ионы металла вынуждены занять междоузлия, а свободные электроны располагаются рядом с этими междоузельными катионами. Примеры: ZnO, CdO.

Б. Избыток атомов  неметалла (анионов)

Тип а.  У решетки появляются дополнительные атомы неметалла, которые становятся анионами после захвата электронов при окислении ионов металла до более высокого валентного состояния. Пример: Cu2O, FeO, NiO, CoO, FeS, CrS, SnS. 

Тип б. Решетка приобретает дополнительные атомы неметалла, которые становятся анионами, захватывая электроны при окислении ионов металла. Добавляемые анионы занимают междоузлия. Пример: UO2.



                                                                               А

                     а                                                            б

                                                   

                                                                               Б
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Рисунок 8. Дефекты нестехиометрических решеток: А – недостаток металла; Б – избыток металла.

Видно, что соединения с дефектами типа А (а) и А(б) содержат свободные электроны, а Б(а) и Б(б)- нет. Захваченные электроны могут быть возбуждены до более высоких уровней энергий и у веществ А появляется окрашивание. Эти электроны – подвижны и могут перемещаться по всей кристаллической решетке. Следовательно, соединения с дефицитом атомов неметалла являются проводниками n-типа, т.е. имеют электронную проводимость.

Дефекты типа Б(а) и Б(б) найдены только в соединениях тех металлов, которые могут проявлять различное валентное состояние. Соединения этого типа – так же полупроводники, но механизм проводимости иной так как они не содержат свободных электронов. Проводимость обусловлена наличием различных состояний окисления, поэтому при разнице потенциальных энергий электрон может перейти от иона с меньшей валентностью к иону с более высокой валентностью. Этот тип проводимости полупроводника называется p-типом (дырочная проводимость). 

Измерения электропроводности подтвердили, что хемосорбция газов и паров на полупроводниках сопровождается переносом электронов из полупроводника к хемосорбированному  газу или наоборот. 

Примеси играют важную роль, определяя тип полупроводника. Следовательно, примеси оказывают значительное влияние на кинетику гетерогенных реакций.

ПЛОЩАДЬ ПОВЕРХНОСТИ РАЗДЕЛА

Поскольку в гетерогенных реакциях взаимодействующие молекулы переносятся из одной фазы в другую, то скорость переноса будут зависеть от площади поверхности раздела. Поэтому, очевидно, в реакциях с твердыми телами мелкие частицы будут реагировать быстрее, чем крупные, так как у мелких частиц площадь поверхности раздела больше. В системе жидкость – газ, жидкость – жидкость две фазы обычно хорошо смешиваются, так что образуются небольшие пузырьки газа или маленькие капельки жидкости, при этом скорость реакции увеличивается.

ГЕОМЕТРИЯ ПОВЕРХНОСТИ РАЗДЕЛА

Форма твердого вещества, вступающего в реакцию с жидкостью или газом, играет важную роль в определении скорости процесса. Если твердое вещество имеет форму пластинки или диска, то площадь поверхности в течение реакции будет неизменной, поэтому скорость реакции будет постоянной. При условии пренебрежения реакции на торцах. Если образец имеет форму цилиндра или шара, то по мере протекания реакции площадь поверхности и соответственно скорость реакции будет меняться. 

Рассмотрим реакцию системы твердое тело – жидкость, например растворение металла в кислоте. Допустим, что концентрация кислоты остается постоянной в течение всей реакции, тогда
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где M- масса твердого тела в момент времени (;  F – площадь его поверхности; С – концентрация кислоты; k -  константа скорости.

Отрицательный знак показывает на убывании массы при растворении.

При изменении геометрии твердого тела получаются различные кинетические уравнения.

Плоский образец (пластинка).

Площадь поверхности F будет постоянна в течение всего процесса растворения:
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                     (47) и (48)

Следовательно, график зависимости M0 – M от ( должен быть прямой линией с наклоном равным kFC, из которого можно вычислить k. 

Образец в форме шара.
Площадь поверхности будет убывать во времени:
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где r – радиус, а ( - плотность.

Следовательно:
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Следовательно, график зависимости 
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 от ( или M1/3 от ( должен быть прямой линией.

Образец в виде цилиндра или проволоки.
Пренебрегая реакцией на концах и считая длину цилиндра или проволоки l= const, получим следующие уравнения:
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Следовательно
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Следовательно, график зависимости (M01/2 – M1/2) от (  или M1/2  от (  должен быть прямой линией.

Образец в форме куба.
В этом случае используем уравнения:
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Следовательно:
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Получаем уравнение такое же, как для шара. 

Уравнения скорости, выраженные в прореагировавших долях.

Прореагировавшая доля (степень превращения) твердого вещества задается выражением 
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.   Кинетические уравнения для образцов различной формы приведены ниже:

1. Шар
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Для расчетов используем уравнения (49). Получаем:
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График зависимости 1-(1- ()1/3 от ( дает прямую линию.

2. Куб
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Для расчетов используем уравнение скорости (46). Получаем:
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Следовательно, график зависимости 1-(1- ()1/3 от ( дает прямую линию.

3. Цилиндр.
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Следовательно, график зависимости 1-(1- ()1/2 от ( дает прямую линию.
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ЛЕКЦИЯ 6

ДИФФУЗИОННО-КИНЕТИЧЕСКАЯ ТЕОРИЯ ГЕТЕРОГЕННОГО РЕАГИРОВАНИЯ

В технологии урана большую роль играют процессы, протекающие на границе раздела двух фаз. В любом случае гетерогенные процессы из ряда последовательных или параллельных стадий. На поверхности раздела любых гетерогенных реакций возникает образование диффузионного (пограничного или двойного электрического) слоя. Диффузионный слой образуется, когда  в состав обеих фаз входят заряженные частицы (ионы, электроны, молекулы). Диффузионный слой, состоящий из неподвижной газовой пленки, существует между твердым веществом и газом или между жидкостью и газом. Диффузионный слой, состоящий из неподвижной жидкостной пленки, имеет место между двумя несмешивающимися жидкостями, а твердый диффузионный слой – между двумя твердыми веществами (слой продуктов реакции, постепенно возрастающий со временем).

  Итак, для того, чтобы произошел элементарный химический акт необходимо проникновение вещества через диффузионный слой.

При анализе гетерогенных процессов выделяют две принципиально различающиеся ситуации. 

В первом случае – скорость химической реакции велика и превышает скорость диффузионных стадий. Процесс лимитируется скоростью диффузии. Тогда для увеличения производительности нужно стремиться к устранению тормозящего влияния диффузионных стадий. Этот случай соответствует диффузионной области протекания гетерогенного процесса.

Другая ситуация характеризуется тем, что скорость химической реакции при данном режиме осуществления процесса мала по сравнению со скоростью диффузионных стадий. Интенсификация гетерогенного процесса в целом может быть достигнута при таком изменении технологического режима, которое приведет к интенсификации химической стадии. Такие гетерогенные процессы принято называть процессами, протекающими в кинетической области.

 Взаимодействие между твердым телом                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                 и газом складывается из следующих стадий:

1. Перенос газа к поверхности твердого тела (молекулярная и конвективная диффузия).

2. Сорбция (хемосорбция) газа на поверхности твердого тела.

3. Химическая реакция между сорбированным газом и твердым веществом. 

4. Кристаллизационные процессы (разрушение кристаллической решетки исходных веществ и образование новой кристаллической решетки продуктов реакции, в случае образования твердых продуктов реакции). В случае образования газообразных продуктов реакции – перенос газообразных продуктов реакции из глубины твердых продуктов реакции к поверхности твердой частицы.

5.  Десорбция газообразных продуктов реакции с поверхности твердой фазы.

Взаимодействие между твердым телом и жидкостью складывается из следующих стадий:

1. диффузия реагирующих молекул к внешней поверхности;

2. адсорбция на поверхности;

3. реакция на поверхности;

4. десорбция продуктов реакции;

5. диффузия продуктов от поверхности.

В результате протекания гетерогенной химической реакции в разных точках реакционного пространства устанавливаются различные концентрации реагирующих веществ и продуктов реакции. Градиент концентраций более подвижного реагента является причиной возникновения диффузии – самопроизвольного процесса переноса вещества в результате движения молекул до установления равновесного распределения концентраций. Хаотичное тепловое движение частиц вещества вызывает упорядоченный направленный перенос его в области, где возникают градиенты концентрации или где распределение концентраций отличается от равновесного.

Скорость диффузии зависит от плотности и вязкости среды, температуры, природы диффундирующих частиц, воздействия внешних сил и т. д. Закономерности диффузионных процессов описываются законами Фика.

Согласно первому закону Фика количество вещества А, перенесенного за счет диффузии в единицу времени через поверхность S, перпендикулярную направлению переноса, пропорционально градиенту концентрации этого вещества в данный момент времени (:
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Коэффициентом пропорциональности D называется коэффициентом молекулярной  диффузии; его единицы измерения (длина)2(время)-1, например см2/с.

В общем случае концентрация меняется как в пространстве, так и во времени. Изменение концентрации вещества во времени в результате молекулярной диффузии описывается вторым законом Фика:
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или для диффузии в трехмерном пространстве:
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Выразим скорость диффузии используя уравнение (58) 
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где (С – изменение концентрации на расстоянии (x = ( - толщины слоя, через который проходит диффузионный поток.

Тогда:
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где ( - коэффициент пропорциональности (коэффициент массотдачи),
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Коэффициент молекулярной диффузии является функцией молекулярных свойств того вещества, которое диффундирует, и того вещества, в котором происходит диффузия первого. Коэффициент диффузии слабо возрастает с ростом температуры и уменьшается с ростом давления. Чаще всего коэффициент D определяют по опытным данным, а также по эмпирическим или полу эмпирическим зависимостям.

Выбор моделей процессов гетерогенного реагирования

Для того, чтобы получить уравнение для скорости взаимодействия твердой частицы с газом или жидкостью, необходимо представить себе, что каждое подобное уравнение является упрощенным математическим представлением мысленно выбранной модели реагирования.

Ливеншпиль: Необходимо твердо помнить, что самый мощный математический аппарат, приложенный к модели, не соответствующей картине процесса, является просто математическим упражнением ничего не дающем инженеру, который должен рассчитать процесс.

Это применимо не только к моделям, касающимся кинетических уравнений, но и ко всем вопросам химической технологии.

К модели процесса предъявляются два основных требования:

1. она должна достаточно точно отражать картину действительного реагирования.

2. Для ее описания ненужно применять чрезмерно сложный математический аппарат.

Для некаталитических реакций твердой частицы с газом или жидкостью имеются две простые идеализированные модели – квазигомогенная и модель с фронтальным перемещением зоны реакции.

Квазигомогенная модель основана на представлении того, что внешний газ проникает внутрь частицы и взаимодействует с веществом во всем объеме. При этом скорость реакции одинакова на различных участках частицы. Таким образом все вещество постепенно превращается в продукты реакции.

Рассмотрим реакцию:

аA(г) + bB(т) = rR(г) + sS(т)








            а                                      б                                  в

Рисунок 9. Схематическое изображение твердой частицы в ходе гетерогенного процесса, описываемого квазигомогенной моделью: а – до реакции; б – в промежуточный момент реакции; в – почти полностью превращенная частица.


ЛЕКЦИЯ 7.

Области реагирования применительно к реакции твердое  + газ = газ.
Сферическая модель процесса. Решающую роль в определении характера процесса играет распределение концентраций газа. Сг – концентрация газа в объеме газовой фазы. Сп – концентрация газа на поверхности твердой частицы. Сц – концентрация газа в центре частицы.

                                   Сп                                       Сп
         

               Сг                                          Сц                              Сг

                                                                                                     R
Рисунок 10. Схематичное изображение профиля концентрации газа при условии Сг = Сп = Сц. Внутренне кинетическая область.

При равенстве Сг = Сп = Сц, , реакция с приблизительно равными скоростями проходит как в глубине твердой частицы (в порах, трещинах), так и на ее поверхности. Скорость реакции будет выражаться уравнением:
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где – Fпов – общая площадь реакционной поверхности, Fуд – удельная площадь поверхности, G – количество твердого вещества.  Fпов= Fконт + Fпор. Fконт  - площадь поверхности контура; Fпор – площадь поверхности пор. 

При таком режиме реагирования скорость суммарного процесса определяется только скоростью химической реакции. Поэтому область, где Сг = Сп = Сц  чисто-кинетической или внутренне кинетической. 

При проведении реакции в этой области можно экспериментально определить кинетические параметры химической реакции, т.к. диффузия не искажает действительной картины процесса и скорость его меняется лишь при повышении температуры.

1-я переходная область. Обычно Сг ( Сп ( Сц при низкой температуре, когда скорость химической реакции невелика, а подвод газа к поверхности твердой частицы обеспечен при необходимом диффузионном напоре. С увеличением температуры или диаметра частицы выше некоторых пределов, соотношение между скоростями диффузии и химической реакции может изменяться, что приводит к нарушению условия равенства концентраций. Реакция в переходной области, для которой справедливы уравнения Сг = Сп > Сц и  Сц > 0,1Сг. В этой области, называемой 1-ой переходной, процесс протекает на контурной поверхности частицы. Поскольку влияние скорости реагирования газа в порах частицы еще значительно, то математическое описание процесса затруднено. Уравнение не приводится. 


                                 Сп                                         Сп
             

                  Сг                                                                       Сг
                                      Сц

Рисунок 11. Схематичное изображение профиля концентрации газа при условии Сг = Сп > Сц и  Сц > 0,1Сг. 1-я переходная область.

Внешне кинетическая область. 
При дальнейшем увеличении  размера частиц или температуры процесса, глубина проникновения газа к центру уменьшается, при этом Сг ( Сп и Сц = 0, а   Сl ( 0,1Сг – концентрация газа на расстоянии l от центра частицы. При этом скорость реакции на контурной поверхности меньше скорости внешней диффузии, но значительно больше скорости диффузии газа к центру частицы по ее трещинам и порам. Газ не успевает проникнуть внутрь частицы и полностью реагирует на ее внешней поверхности. Скорость внешней диффузии не является лимитирующей для суммарной скорости.
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Параметры уравнения характеризуют реагирование на контурной поверхности, поэтому область для которой справедливо это уравнение называется кинетической или внешнекинетической. На реакции, относящиеся к этой области, сильно влияет температура, хотя в меньшей степени чем для реакций в кинетической области. Изменение гидродинамического режима (в определенных пределах) так же как и в чисто кинетической области не сказывается на интенсивности процесса.

                               Сп                          С                   Сп

                   Сг                     Сl              Сц=0                     Сг

                                                    l
    Рисунок 12. Схематичное изображение профиля концентрации газа при условии Сг ( Сп и Сц = 0, а   Сl ( 0,1Сг. Внешнекинетическая область.

В чисто кинетической области скорость реакции пропорциональна полной внутренней поверхности вещества, которая линейно связана с его массой. Во внешнекинетической области скорость реакции пропорциональна контурной поверхности вещества. Поэтому:
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 чисто кинетическая  область – скорость относят к единице массы.
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внешнекинетическая область – скорость относят к единице внешней поверхности. Наиболее применимым для внешнекинетической области является уравнение сокращающейся сферы. 
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2-ая переходная или внешне переходная область.
Увеличение скорости при повышении температуры может перевести процесс из внешне кинетической во внешне переходную область. Она характеризуется наличием разницы концентраций реагирующего газа в объеме газа на контурной поверхности частицы. Ее границы описываются условиями: 0,1Сг < Сп <0,9 Сг и Сц = 0. Диффузионный напор велик и влияние гидродинамического режима на интенсивность процесса сопоставимо  с влиянием температуры. Таким образом скорость суммарной реакции зависит как от скорости химической реакции, так и от скорости переноса реагирующего газа к поверхности частицы. Скорость внутренней диффузии равна нулю.


                                                           С
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Рисунок 13. Схематичное изображение профиля концентрации газа при условии 0,1Сг < Сп <0,9 Сг и Сц = 0. Внешне переходная область.

Внешнедиффузионаая область.
Следующая внешне диффузионная область характеризуется максимальным градиентом концентрации реагирующего газа – в объеме газа и на поверхности  частицы, причем величина Сп в этом случае мала: Сп < 0,1 Сг. Скорость реакции определяется только скоростью переноса реагирующего газа к поверхности частицы и может быть увеличена только при изменении гидродинамического режима. Это связано с тем, что процесс обмена между газовым потоком и внешней поверхностью частицы определяется не только диффузией, но и конвекцией. С увеличением скорости газа (с развитием турбулентности) влияние конвективной составляющей растет и диффузионный перенос будет преобладать лишь в тонкой ламинарной пленке (диффузионный слой). В этом случае общая скорость переноса вещества будет лимитироваться диффузией. Для внешне диффузионной области характерны малые значения энергии активации , редко превосходящие 3- 4 ккал/моль, а для чисто кинетической или внешне кинетической E > 10 ккал/моль. 

                 Сг          Сп                      С              Сп            Сг 

                                     Сц=0


Рисунок 14. Схематичное изображение профиля концентрации газа при условии Сп < 0,1 Сг. и Сц = 0. Внешне диффузионная область.

Внутренне диффузионная область. 
Сц = 0 и Сп ( Сг >> Сц. Процессы внешней диффузии и внутренней диффузии в порах резко отличаются. В первом случае вещество на пути к поверхности не расходуется и любая точка контурной поверхности равнодоступна для диффундирующего газа. При внутренней диффузии, реагент проникая в поры твердой частицы взаимодействует на разных участках, причем разные участки поверхности пор для газа не одинаково доступны. Характер диффузии в порах может быть различным в зависимости от соотношения их диаметра и средней длины свободного пробега молекул диффундирующего газа.

              Сг                                           С                                   Сг
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Рисунок 15. Схематичное изображение профиля концентрации газа при условии Сц = 0 и Сп ( Сг >> Сц. Внутренне диффузионная область.
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ЛЕКЦИЯ 8

Более распространенной является модель с фронтальным перемещением зоны реакции. Согласно этой модели химическая реакция сначала протекает на внешней поверхности частицы, и до тех пор, пока внешний слой твердого реагента полностью не превратиться в соответствующие твердые продукты реакции, более глубинные слои не вступают в реакцию. Постепенно зона химической реакции продвигается внутрь, оставляя за собой твердый продукт реакции и инертную часть исходного твердого вещества (золу). В произвольный момент времени твердая частица представляет собой внутреннее ядро, окруженное внешней оболочкой. Ядро состоит из непрореагировавшего реагента (поэтому эту модель иногда называют моделью с непрореагировавшим ядром). Окружающая его оболочка состоит из твердого продукта и инертных веществ.






                  а                                   б                                      в

Рисунок 16. Профиль изменения концентрации твердого реагента В по мере протекания гетерогенного процесса, описываемого моделью с фронтальным перемещением зоны реакции: а – до реакции; б – в промежуточный момент реакции; в – почти полностью превращенная частица. 

Гетерогенный процесс, описываемый моделью с фронтальным перемещением зоны реакции, можно разделить на пять основных стадий.

1. Внешняя диффузия – подвод реагента к поверхности твердой частицы через слой газа, обедненный этим компонентом.

2. Внутренняя диффузия – проникновение газообразного реагента через поры твердого продукта реакции к ядру твердого реагента.

3. Химическая реакция на поверхности непрореагировавшего ядра.

4. Внутренняя диффузия газообразных продуктов через слой твердых продуктов.

5. Внешняя диффузия газообразных продуктов в ядро газового потока.

Стадию 4 и 5 в ряде случаев из рассмотрения можно исключить, например когда отсутствуют газообразные продукты реакции или когда протекающая химическая реакция является необратимой.  

Все эти явления (стадии) протекают в соответствующей последовательности и их можно считать цепочкой последовательных сопротивлений тормозящих суммарную реакцию. Вследствие этого любой этап с максимальным сопротивлением рассматривается как лимитирующая стадия.   

При анализе процесса необходимо выбирать один фактор, который определяет скорость взаимодействия газа с твердой частицей и который является наиболее чувствительным к изменению условий проведения процесса.

Мы рассмотрим только необратимые химические реакции при отсутствии этапов 4 и 5, и только для сферических частиц. Моделирование уравнений для частиц другой правильной формы (цилиндр, таблетки) не вызывает особых затруднений. При частицах с неправильной геометрической формой, анализ модели химического взаимодействия представляет собой сложную задачу.

Итак, определим скорость взаимодействия отдельной сферической частицы при условии переноса реагентов через пограничную пленку и при диффузии их через слой продуктов реакции.

Диффузия газа через пограничную пленку, как лимитирующая стадия процесса.
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Рисунок   17. Профиль концентрации газа вблизи поверхностного слоя частицы  с учетом сопротивления пограничной газовой пленки.

1 – газовая пленка, окружающая частицу (пограничный, диффузионный слой); 2 – слой продуктов реакции (зола); 3 – уменьшенное ядро частицы. 

СГН – концентрация газа снаружи; СГЗ – концентрация газа на поверхности золы; СГЯ – концентрация газа на поверхности ядра.

График показывает, что на поверхности ядра частицы газ отсутствует (СГЗ = СГЯ = 0) и следовательно концентрационная движущаяся сила СГН – СГЗ= СГН.

Таким образом концентрационная движущая сила будет неизменной в течение всего периода взаимодействия твердой частицы с газом.

Рассмотрим реакцию UO3 + H2 = UO2 + H2O. Тогда уравнение скорости реакции:
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где S – площадь поверхности, при условии, что она постоянна. dNUO3   = dNH2 . Количество UO3 можно представить как произведение объема ядра VUO3   на молярно объемную плотность (UO3 , что по сути является молярной концентрацией UO3 в кмоль/м3: NUO3 = VUO3 ( (UO3 . Так как твердая частица имеет сферическую форму, то VUO3 = 4/3 ((r3. Уменьшение объема или радиуса невзаимодействующего ядра эквивалентно исчезновению из зоны реакции dNUO3 молей, тогда:
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Поверхность S, к отрой отнесена скорость внешней диффузии, это внешняя поверхность твердой частицы с радиусом R:
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Подставляя  dNUO3   из уравнения (71) в уравнение (72), получим
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Решим дифференциальное уравнение (73):
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Отношение (r/R)3 можно заменить на отношение объема непрореагировавшего ядра к объему всей твердой частицы (VUO3/V0 = (r/R)3) и умножив числитель и знаменатель на ( (UO3 получим:
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где V0 – полный объем твердой частицы неменяющихся размеров.

Преобразуем уравнение (75):
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Обозначим время, за которое частица полностью прореагирует, через (П, при этом r = 0. При (UO3 = 1 (весь UO3 прореагировал) уравнение (77) позволяет определить время полного превращения твердой частицы:
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Следовательно, для внешнедиффузионной области протекания гетерогенной реакции зависимость между ( и (UO3 имеет линейный характер:
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Рисунок 18. Графическая зависимость степень реагирования от (/(П. 

1- скорость процесса лимитируется диффузией через пограничный слой.  

3 – скорость процесса лимитируется диффузией газа через слой продуктов реакции (золы). 2 – промежуточный случай.

1. Диффузия газа через слой продуктов реакции как лимитирующая стадия процесса. 
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Рисунок 19. Профиль концентраций газа при условии диффузии газа

 через слой продуктов реакции.

4- поток газа через наружную поверхность частицы QГН, 5- поток газа через поверхность сферы, соответствующим размерам невзаимодействующего ядра QГ, 6- поток газа через поверхность сферы, соответствующей другим размерам непрореагировавшего ядра QГЯ.  

 ЛЕКЦИЯ  9

Выведем зависимость между временем реагирования и радиусом невзаимодействующего ядра. Пусть дана не полностью прореагировавшая частица. Концентрация газа на поверхности непрореагировавшего ядра уменьшается при движении от периферии к центру. Однако скорость перемещения границы этого ядра в 1000 раз меньше, чем скорость движения газа к поверхностному слою непрореагировавшего ядра.

Скорость гетерогенного процесса в этом случае может быть приравнена к скорости диффузии через пористый слой твердых продуктов:
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Поверхность S, к которой отнесена скорость процесса – это поверхность ядра с радиусом r при сферической форме частицы:
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Итак примем на этапе интегрирования, скорость изменения размеров ядра (она определяется производной (dNUO3/d()=((UO3dVUO3/d()) постоянна (квазистационарна) по отношению к скорости диффузии газа, определяемой градиентом концентраций dCH2/dr. Тогда уравнение (80) принимает вид:
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Откуда
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На втором этапе интегрирования будем считать, что размеры ядра изменяются. Так как в соответствии с уравнением (71) 
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, то уравнение (82) принимает вид:
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Проинтегрируем это уравнение по времени от ( = 0 (когда размер ядра равен размеру всей частицы, т.е. r = R до текущего времени (, при котором непрореагировавшее ядро имеет радиус r):
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Если привести дроби в квадратных скобках к общему знаменателю и вынести за скобки R3, получим:
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С учетом соотношения (76)
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При (UO3 = 1 уравнение (86) позволяет рассчитать время полного превращения твердой частицы (П при протекании гетерогенного процесса во внутреннедиффузионной области:
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Итак, для внутреннедиффузионной области некаталитического гетерогенного процесса
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Отсюда
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График этого уравнения представлен на рисунке 18 – кривая 3.

2. Химическая реакция как лимитирующая стадия процесса.
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Рисунок 20. Профиль концентраций газа при условии отсутствия диффузии газа через слой продуктов реакции и через пограничный слой.

Поскольку течение реакции не зависит от наличия слоя золы, количественное реагирование вещества пропорционально активной поверхности невзаимодействующего ядра. Отсюда, скорость реакции, отнесенная к единице поверхности ядра частицы:
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Заменив, как и в предыдущих случаях скорость расходования реагента dNГ/d( на скорость продвижения границы ядра dr/d(, получаем
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Откуда
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С учетом зависимости (76) уравнение (93) принимает вид
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При (=1 получим время полного превращения (П твердой частицы, имеющей радиус R, при протекании гетерогенного процесса в кинетической области:
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Итак, для кинетической области гетерогенного взаимодействия
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Так как k – константа скорости химической реакции зависит в основном от температуры, то наиболее целесообразным способом управления гетерогенным процессом, лимитируемым химической реакцией, является именно изменение температуры.

Скорость процессов при уменьшении размеров сферических частиц.

Реакция может протекать без образования слоя «золы», как например в случае горения тетрафторида урана во фторе. При этом реагирующая частица постепенно уменьшается в объеме и полностью исчезает в конце реакции. Для таких процессов можно выделить три этапа реагирования:

1. Диффузия газа из потока через пограничный слой.

2. Реакция на поверхности, между газом и твердым веществом.

3. Диффузия продуктов реакции от поверхности частицы через пограничный слой в поток газа.

Принимаем, что слой золы отсутствует и следовательно не оказывает сопротивления процессу. Первоначально будем исходить из того, что уравнение для скорости процесса определяется лимитирующим фактором.

Химическая реакция как лимитирующая стадия процесса.
Когда скорость процесса целиком определяется скоростью химической реакции, его характеристики идентичны характеристикам процесса взаимодействия газа с частицей постоянного размера. Следовательно уравнения (95) и (96) отражают изменения концентраций реагирующих веществ во времени для случая изолированной частицы постоянного и переменного размера.

Диффузия газа через пленку как лимитирующая стадия процесса.
Сопротивление пленки газа на поверхности частицы зависит от относительных скоростей газа и частицы, физических свойств газа и размеров частицы. Взаимосвязь этих величин выявляется только экспериментально и дается в виде полуэмпирического безразмерного уравнения. Это уравнение выражает их соотношение только применительно к определенным условиям контактирования газа с твердой фазой (неподвижный слой, псевдоожиженный слой, свободное падение). Например, при свободном падении частиц Фросслинг получил уравнение для массопередачи (в молярных долях) от вещества находящегося в газовой фазе к веществу в твердом состоянии.
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С течением времени размеры частицы постепенно уменьшаются и если она находится в состоянии свободного падения, то изменяется и относительная скорость частицы в газовом потоке, т.к. скорость осаждения частицы зависит от ее размера. Вследствие этого сопротивление газовой пленки на поверхности частицы (обозначим через kg – коэффициент массопередачи) изменяется в ходе реакции. Соотношения, связывающие  изменение размера частицы с временем процесса, аналогично уравнению (97). Они громоздки и малоприменимы. В общем случае: сопротивление пленки снижается с уменьшением размера частицы, но возрастает по мере уменьшения скорости газа. Тем не менее определяющим фактором остается размер частицы.  

Уравнения общей скорости процессов взаимодействия частиц с окружающим газом.
По мере взаимодействия частицы постоянного размера с газом, изменяется отношение между сопротивлением пограничного слоя и сопротивлением слоя золы. Это объясняется тем, что сопротивление диффузионного слоя при постоянном размере частицы остается постоянным, а сопротивление слоя золы увеличивается с уменьшением размера не прореагировавшего ядра частицы.

Т.е. влияние всех процессов можно исследовать только при одновременном рассмотрении всех процессов, протекающих на поверхности и внутри частицы.

Определяя среднюю скорость реакции за время, необходимое для полного исчезновения частицы на практике пользуются уравнением:
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kg- коэффициент проводимости золы (коэффициент внутренней диффузии),

kd – коэффициент сопротивления газовой пленки на поверхности частицы (коэффициент внешней диффузии),

kS – коэффициент скорости реакции, отнесенной к единице поверхности раздела фаз.

СПОСОБЫ ОПРЕДЕЛЕНИЯ ЛИМИТИРУЮЩЕЙ СТАДИИ

Расчет промышленных аппаратов для проведения гетерогенных процессов в системе «газ – твердое» удобно производить, если известна лимитирующая стадия процесса, так как в этом случае зависимость между временем пребывания частицы в аппарате и степенью превращения твердого реагента выражается однозначными уравнениями  (79), (90) и (96). Ясны и способы управления таким процессом. Поэтому важно определить лимитирующую стадию процесса.

Кинетические зависимости и стадии определяющие процесс взаимодействия газ – твердое, находят путем изучения характера изменения степени превращения вещества составляющего твердую частицу и влияния на нее изменения размеров частицы и температурных условий процесса. Эти данные получают различными экспериментальными методами.

Методы, основанные на изучении влияния изменения параметров гетерогенного процесса на его скорость.

 Химическая реакция в значительной степени зависит от изменения температуры, чем остальные чисто физические факторы (диффузия). Таким образом, проводя процесс при различных температурах, можно установить, что лимитирующей стадией скорости процесса является химическая реакция или сопротивление «золы» и пограничного слоя.

Если гетерогенный процесс в некотором диапазоне изменения параметров его проведения лимитируется химической реакцией, то скорость его определяется в основном константой скорости поверхностного химического взаимодействия. Константа скорости k экспоненциально увеличивается с ростом температуры, в то время как коэффициенты массотдачи на диффузионных стадиях зависят от температуры очень слабо (~T1/2). Следовательно, если при постоянстве линейной скорости потока u и размера частиц R с увеличением температуры наблюдается резкий рост скорости процесса, то он протекает в кинетической области.

Кинетическая область характерна для сравнительно низких температур проведения процесса. Если рассматривать зависимость от температуры скорости гетерогенного процесса в широком интервале температур, то можно выделить три области: область сильной зависимости от температуры, характер которой приближается к экспоненциальной (кинетическая область); область очень слабой зависимости от температуры (процесс лимитируется либо внешней либо внутренней диффузией); переходный участок между кинетической и диффузионной областями (переходная область), характеризующийся соизмеримым сопротивлением со стороны всех стадий.

    (                 u3>u2>u1                                                                         u3
                                                                                                 u2
                                                                                                 u1

                                   1                     3                         2

                                                                                                 T 
Рисунок 21. Зависимость скорости гетерогенного процесса от температуры при постоянных – линейной скорости газа u и размере твердых частиц R.
1 – кинетическая область. 2 – диффузионная область. 3 – переходная область.

Если при изучении влияния температуры на скорость процесса окажется, что интересующий температурный интервал совпадает с диффузионной областью, необходимо решить, какая диффузионная стадия (внешняя или внутренняя) является лимитирующей. 

Скорость конвективной (внешней) диффузии сильно зависит от гидродинамических условий. Следовательно, увеличение линейной скорости газового потока относительно твердых частиц при неизменных R и T приведет к резкому увеличению скорости процесса. На рисунке 21 показана зависимость скорости гетерогенного процесса от температуры при различных значениях скорости u.

Скорость внутренней диффузии должна резко увеличиться в случае измельчения твердой фазы. Если изучение влияния температуры и линейной скорости потока не позволило определить лимитирующую стадию, а измельчение твердого материала вызвало существенный рост скорости гетерогенного процесса, то это значит, что процесс лимитируется диффузией газа в поры твердого вещества (внутреннедиффузионная область).

Метод, основанный на сравнении экспериментальных и теоретических зависимостей.
Этот метод основан на сравнении экспериментально полученной кинетической зависимости степени превращения твердого реагента от времени реакции и теоретических зависимостей для разных областей протекания процесса.

Теоретические зависимости ( = f(() имеют вид: 

Для внешнедиффузионной области 
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для кинетической области
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для внутридиффузионной области зависимость определяется функцией, заданной в неявном виде
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На рисунке 22 представлены три линии, отвечающие уравнениям (99)-(101). Как видно разница в положении кривых 2 и 3, соответствующих внутреннедиффузионной и кинетической области, мала и сопоставима с ошибками эксперимента.


               1- (
                                                  1

                                   2

                              3

                                                                                       (/(П
Рисунок 22. Зависимость доли превращения твердого реагента от времени реакции при лимитировании процесса. 1- внешней диффузией, 2 - химической реакцией, 3 – внутренней диффузией через слой «золы».

ЛЕКЦИЯ 10

 Кинетика гетерогенных химических реакций, сопровождающихся образованием твердого продукта реакции.
Если на поверхности реагирующего твердого вещества образуется твердый продукт реакции, кинетика реакции будет определяться характером этого покрытия.

В случае пористой пленки, она не будет оказывать сопротивление реагентам, подходящим к поверхности раздела, и слой продукта не будет влиять на скорость реакции. В случае непористой пленки, реагент должен будет диффундировать через этот защитный слой, пока не достигнет поверхности раздела. Кинетика такой реакции будет заметно отличаться.







Схема образования пористого      Рисунок 23. Кинетика окисления продукта реакции.                                           гладкой поверхности металлов:                                                                                                                                   

1- непористый и 2 - пористый оксиды.

Сопротивление, вызванное диффузионным слоем, существует, как при непористом, так и при пористом продукте реакции, и оно может определять весь процесс. Если на поверхности образуется пористый продукт реакции и процесс контролируется диффузией через пограничный слой, скорость такого процесса будет выражаться уравнением:
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Для сферических частиц:
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В этом случае, хотя площадь поверхности раздела уменьшается со временем, эффективная площадь поверхности через которую происходит диффузия, остается постоянной.

Если продукт реакции непористый, то сопротивлением пограничного слоя можно пренебречь по сравнению с сопротивлением слоя продуктов реакции. Если толщина слоя продукта y, а M – масса твердого продукта реакции в момент времени (, то y = kM, где  k – константа. Диффузия через слой твердого продукта будет выражаться уравнением:
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где n – стехиометрический коэффициент.

В отдельном случае, когда С является постоянной величиной, т.е. когда осуществляется непрерывный подвод реагента :
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Уравнение (106) обычно называют параболическим законом и было выведено Тамманом.
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Рисунок 24. Окисление железа по параболическому закону: 1 – 9750С, 9 – 6500С.

Значение константы  в вышеприведенном уравнении может быть рассчитано при ( = 0, М = М0. Тогда уравнение принимает вид:


[image: image154.wmf](

)

t

'

2

1

2

2

0

k

M

M

=

-

                                                                               (107)

В виде прореагировавшей доли ( = 1 – М/М0 параболическое уравнение может быть преобразовано:
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Если твердое вещество имеет сферическую поверхность, выше приведенное решение неприменимо, поскольку F непрерывно уменьшается во время реакции. Было предложено несколько решений этой задачи: часть из них приближенные, часть точные. 

Приближенное решение Яндера (1927г.)
Скорость роста продукта реакции обратно пропорционально его толщине:
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, где y – толщина слоя продукта и k – константа пропорциональности.

Следовательно:
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Если r0 – начальный радиус частицы, то прореагировавшая доля будет
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Подставляя значение y в уравнение  (109), получим
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График (1-(1-()1/3(2 относительно времени  даст прямую линию.
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Рисунок 25. Кинетика реакции 2Ni + O2 = 2NiO  по Яндеру:

1 – шарики 149 мкм, 11300С; 2 – шарики 74 мкм, 10400С.

Неточность уравнения (111) объясняется следующими причинами:

1. Уравнение составлено для плоской поверхности. Оно применимо, только для шара  с  большим радиусом по сравнению с толщиной слоя продукта.

2. Уравнение справедливо только тогда, когда объем непрореагировавшего ядра плюс объем продукта реакции равен объему первоначального материала. Это приблизительно соответствует действительности только на ранних стадиях реакции.

Упрощенная модель Кранка (1957), Гинстлинга и Броунштейна (1950).
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Рисунок 26. Образование непористого слоя продуктов реакции:

r0 – первоначальный радиус; Ci – концентрация на поверхности раздела фаз; 1 – непористый слой продукта; 2 – непрореагировавшее ядро.

Если I – число молей реагента диффундирующих за время ( через слой продукта, то согласно закону Фика:
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Для процесса, контролируемого диффузией, Ci = 0, следовательно:
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Рассмотрим простой случай, когда С – постоянна. 

Прореагировавшая доля 
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Число молей непрореагировавшего твердого вещества, имеющегося в любой момент времени (, будет
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где М – молекулярная масса реагирующего вещества; ( - плотность реагирующего вещества.

Следовательно:
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Но скорость изменения N пропорциональна потоку реагента I, диффундирующего через сферическую оболочку толщиной r0 – r1. 

Следовательно:
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, где n – стехиометрический коэффициент.

Поэтому
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Выражая r1 в виде (, получим:
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Это означает, что графическая зависимость (1-2/3(-(1-()2/3(  от времени будет представлена прямой линией. 
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Рисунок 27. Кинетика реакции 2Ni + O2 = 2NiO  по Кранку – Гинстлингу – Броунштейну:

1 – d = 74 мкм, t = 10400C; 2 – d = 149 мкм, t = 11300C.

Уравнение (116) точнее чем уравнение Яндера, но веже оно справедливо для степени превращения вещества на 90%. Это объясняется тем, что не была принята во внимание поправка на изменение объема сферы во время реакции.

ЛЕКЦИЯ 11.

Точное решение Валенси. (1935-1936гг.)

В приведенных нижет уравнениях используются следующие значения:

r0 – первоначальный радиус;

r1 – радиус непрореагировавшего ядра;

r2 – r1 – толщина слоя продукта;

I – число молей реагирующего вещества, диффундирующего за время (;

С – концентрация реагента;

Ci – концентрация реагента на поверхности раздела фаз;

W0 – первоначальная масса;

W – масса непрореагировавшего ядра;

(R – плотность реагирующего вещества;

(Р – плотность продукта;

МR – молекулярная масса реагирующего вещества;

MP – молекулярная масса продукта;

N – число молей реагирующего вещества;

n – стехиометрический коэффициент;

VR – мольный объем реагирующего вещества;

VP – мольный объем продукта.

( (прореагировавшая доля) = (W0 –W)/W0 ; z = (1/n)(VP/VR). 

                                                                 r0
                                   r1



                           r

                             r2
Рисунок 28. Образование непористых продуктов реакции.

Из закона диффузии Фика:


[image: image177.wmf]dr

dC

D

r

dr

dC

FD

I

2

4

p

-

=

-

=

   ;     
[image: image178.wmf]ò

ò

-

=

2

1

2

4

r

r

C

C

r

dr

D

I

dC

i

p



[image: image179.wmf]÷

÷

ø

ö

ç

ç

è

æ

-

-

=

-

1

2

1

2

4

r

r

r

r

D

I

C

C

i

p

   ;      
[image: image180.wmf](

)

i

C

C

r

r

r

r

D

I

-

÷

÷

ø

ö

ç

ç

è

æ

-

-

=

1

2

1

2

4

p

,

Для процесса, контролируемого диффузией, Ci =0, следовательно:
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Если количество реагента непрерывно пополнять, то С – величина постоянная.

Скорость изменения W пропорциональна I, потоку реагента, диффундирующего  через сферическую оболочку толщиной r2 – r1:
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Количество расходующихся молекул равно числу образующихся молекул, умноженному на стехиометрический коэффициент:
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Следовательно:
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Следует отметить, что если z =1, то r2=r0. Подставляем значение r2 из уравнения (118) в уравнение (117):
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Интегрируя уравнение (119) в пределах от r0 до r1 для ( = 0 и ( = (, получим
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Подставляя значение r1 в виде ( в уравнение (120), получим:
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Разделим уравнение (122) на r02 
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График правой части уравнения (123) относительно ( будет представлен прямой линией. Это уравнение справедливо до полного завершения реакции.

Если z = 1, уравнение Валенси упрощается
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Упрощенное уравнение (124) было выведено Кранком (1957) и Гинстлингом и Броунштейном (1950). Случай с цилиндрической формой образца был рассмотрен Картером (1963г.).
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     Рисунок 29. Кинетика реакции 2Ni + O2 = 2NiO  по Валенси:

1 – d = 74 мкм, t = 10400C; 2 – d = 149 мкм, t = 11300C.

Итак, для реакций контролируемых диффузмей через непористый твердый продукт (реагирующее вещество имеет сферическую форму), существуют несколько уравнений:

1. Приближенное уравнение Яндера
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2. Уравнение Кранка – Гинстлинга – Броунштейна, хотя и не вполне точно, применимо в большинстве случаев
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3. Уравнение Валенси точное
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Для облегчения расчетов кинетических данных для любых значений прореагировавшей доли ( графики функций :
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приведены на рисунке 30.
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Рисунок 30. Графики различных кинетических уравнений:
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Кинетические модели топохимических реакций.

Топохимические реакции – химические реакции, происходящие в твердой фазе, при которых процесс локализован на границе раздела твердое исходное вещество – твердый продукт реакции. Примеры топохимических реакций: дегидратация кристаллогидратов, окисление металлов, реакции процессов обжига, разложение взрывчатых веществ и др. название «топохимические» было предложено в 1918 г. Кольшуттером и в буквальном переводе означает: реакции, протекание которых связано с определенным местом в кристалле (от греческого «(((((» – место).

Основные черты топохимических реакций в значительной мере определяются тем, что реагирующие атомы, молекулы или ионы, образующие кристалл, жестко закреплены в узлах кристаллической решетки и лишены той подвижности, которой они обладают в газовой или жидкой фазах. Реакционная способность атомов или ионов в сильной степени зависит от  того, в каком месте кристалла они находятся (в объеме, на поверхности грани, на ребре кристалла, на его вершине или на пороге дислокации). В связи с этим, при топохимических реакциях существенное значение приобретает реальная  структура кристалла, связанная с наличием в кристалле различного рода дефектов, а образующийся при реакции твердый продукт, находясь в контакте с непрореагировавшим исходным веществом, может оказывать на скорость реакции каталитическое влияние, сила которого зависит от состояния продукта реакции. Благодаря тому, что при топохимических реакциях допустимо лишь минимальное перемещение реагирующих частиц, очень часто продукт реакции сохраняет внешнюю форму кристаллов исходного вещества.

Так как процесс локализован в пределах реакционной зоны, скорость процесса пропорциональна  величине реакционной зоны в данным момент времени. Следовательно процесс лимитируется образованием центров кристаллизации (твердого продукта реакции). 

Первоначально, как только центры реакции образовались, скорость реакции невелика, но по мере их роста, скорость – возрастает. Начиная с какого-то момента времени, зародыши начинают пересекаться. Момент их пересечения соответствует максимальной скорости. После пересечения площадь реакционной зоны начинает сокращаться, при этом уменьшается скорость. 

   (                                                                    d(/d(

                                     а                         (                                        б                  (
 Рисунок 31. а – зависимость доли прореагировавшего вещества от времени; б – зависимость скорости реакции от времени.

На основании таких простых представлений о развитии топохимических реакций  было выведено большое количество кинетических уравнений, наиболее простым из них является уравнение, предложенное Рогинским и Шульцем. Если число зародышей после того, как началась реакция, остается постоянным, скорость реакции должна быть пропорциональна реакционной поверхности S каждого зародыша.
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Так как поверхность двумерна S = (l(2, а объем (и следовательно масса, которая пропорциональна объему) трехмерен v =  (l(3 , то выражая  l через v и, соответственно, через степень прореагировавшего вещества (, получим:
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Согласно этому уравнению, скорость реакции пропорциональна доли прореагировавшего вещества в степени 2/3, а общее количество прореагировавшего вещества пропорционально кубу времени.

Уравнение (126) было применено для анализа кинетических данных по термическому разложению твердых веществ. Процесс разложения азида кальция описывается на 40%, а (-азида свинца на 50%. Из самого смысла уравнения (126) следует, что оно может быть применено лишь в первой стадии реакции – до максимума скорости. После пересечения зародышей реакционная поверхность будет меньше, чем это следует из суммирования реакционных поверхностей отдельных зародышей, и поэтому начиная с этого момента, уравнение (126) будет давать завышенные значения скорости реакций.

Слияние реакционных поверхностей отдельных зародышей приводит к образованию общей реакционной поверхности, которая пропорциональна поверхности непрореагировавшей части кристалла. Выражая эту поверхность через массу непрореагировавшего вещества, получим следующее уравнение
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где а – масса непрореагировавшего вещества к моменту времени (.

Если, к примеру, в результате слияния зародышей образуется реакционная зона сферической формы, то скорость процесса хорошо описывается уравнением сокращающейся сферы 
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Эти простые уравнения применяют при описании кинетики разложения многих веществ, однако экспериментально многие процессы не описываются  этими уравнениями.

Существует целый класс реакций, для которых   число зародышей N определяется уравнением
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где n – показатель степени, для быстрых экзотермических реакций n = 4-8 до 20. Он зависит от геометрической формы зародышей (куб, плоскость, сфера и т.д.).

Кинетика подобных реакций хорошо описывается обобщенным уравнением кинетики топохимических реакций выведенное Ерофеевым в 1946г.
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где p – вероятность реагирования.

Позднее это уравнение приведено к наиболее известному в настоящее время виду топокинетического уравнения применительно к реакциям твердых веществ
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Это уравнение известно как Уравнение Казеева – Ерофеева – Колмогорова.

По Ерофееву n – число  последовательных  стадий при образовании устойчивого начального центра новой фазы, плюс постоянное число, характеризующее форму зародыша,  и равное 3 при образовании сферического зародыша, 2 – цилиндрического и 1 – плоского.

Из смысла уравнения следует, что сопоставление скоростей по константе скорости может быть сделано лишь в том случае, если n постоянно, что наблюдается далеко не всегда. По смыслу константа скорости должна иметь ту же размерность, что и константа скорости мономолекулярной реакции. В уравнении (130)  постоянная k зависит от n.  

В общем случае величина n отражает характер развития реакционной зоны. Во всех случаях. Когда n>1, исследуемый процесс находится в кинетической области. При n<1 процесс находится в диффузионной области.

Саковичем показано, что постоянная k из уравнения (130) не является еще константой скорости. Константа скорости может быть рассчитана по уравнению
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Размерность константы скорости, находимой по этому уравнению, соответствует размерности константы мономолекулярной реакции.

Рассмотрим пример, когда уравнение (130) может быть применимо, для процессов, лимитируемых диффузией. В этом случае показатель n должен быть меньше единицы. Степень отклонения показателя n от единицы (1-n) Сакович определяет как меру погружения реакции в диффузионную область.

Итак, в дважды логарифмированном виде уравнение (130) представляет собой уравнение прямой lg(-lg(1-()(=nlg(+lgk+lglge. Откладывая по оси абсцисс значения lg(, а по оси ординат значения lg(-lg(1-()(, мы должны получить прямую линию, если наши экспериментальные результаты описываются уравнением (130). В качестве примера приводим кинетический анализ экспериментальных данных по скорости дегидратации пентагидрата сульфата меди. Откладывая значения lg( по оси абсцисс, а значения lg(-lg(1-()( по оси ординат, видим, что экспериментальные точки ложаться на прямую линию, рис 32.  Находя из графика тангенс угла наклона этой прямой к оси абсцисс, получаем значение n = 1,88.

                                lg(                       1,0                           2,0



                        0


                   -1,0

                lgk                                           (                       

                                                                   tg( = n

                   -2,0

         Рисунок 32. Кинетический анализ экспериментальных данных по уравнению Казеева – Ерофеева – Колмогорова.

Значение lgk может быть найдено из того же графика. Для этого продолжаем прямую до пересечения с осью ординат, находим значение lg(-lg(1-()( в точке пересечения – 2,56.  Поскольку в нашем расчете мы оперируем не натуральными  логарифмами, а десятичными, вычитая из него  -lglge = -0,36, получаем для lgk = - 2,20.

Как уже указывалось выше, для того чтобы найти константу скорости, нужно значение k из топокинетического уравнения (130) подставить в выражение (131), предложенное Саковичем, или в логарифмической форме
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Подставив в это уравнение lgn, n и lgk, значения которых нам известны, найдем
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 и  К = 0,126.

ЛЕКЦИЯ 12 

КИНЕТИЧЕСКИЕ УРАВНЕНИЯ, ВЫВЕДЕННЫЕ НА ОСНОВАНИИ ПРЕДСТАВЛЕНИЙ О ЦЕПНОМ МЕХАНИЗМЕ РАЗВИТИЯ РЕАКЦИЙ
Кинетика разложения взрывчатых веществ имеет свои особенности, отличные от обычных реакций термического разложения. Эти реакции протекают со значительным индукционным периодом, который сменяется периодом быстрого нарастания скорости. Поэтому разложение в отдельных случаях может перейти во взрыв.

Формальным признаком разложения по этому типу является пропорциональность скорости доле прореагировавшего вещества
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Интегрируя это уравнение, имеем
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Для объяснения экспоненциального закона при разложении твердых веществ Семенов в 1934 году впервые предложил по аналогии с гомогенными реакциями цепной механизм для некоторых реакций разложения в твердой фазе. По Семенову, развитие реакций должно происходить через образование активных промежуточных продуктов, образующих цепь.

Однако полное перенесение представлений о развитии цепей в газовых и жидких фазах на модели реакций с участием твердых веществ встречается со значительными трудностями, из-за того, что частицы твердого вещества жестко закреплены в узлах решетки, и свободное развитие цепей в твердой фазе, по-видимому, может происходить лишь в исключительных случаях.

Гарнер. Исходя из представлений о распространении реакции вдоль границ отдельных микроблоков мозаичной структуры кристалла, получил уравнение экспоненциальной зависимости, типичной для цепных процессов
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где N0 – начальное число цепей, N – число цепей ко времени (, K и k –постоянные. В качестве возможных причин образования новых начальных центров Гарнер допускает участие промежуточных продуктов, электронов, ионов и атомов, которые продиффундировав в еще не затронутые реакцией части решетки, вызывают образование новых центров. Образование энергетических цепей Гарнером исключается, поскольку последние требуют завершения процесса за очень короткий промежуток времени, чего не наблюдается в действительности.

Проут и Томпкинс считают, что цепной характер разложения некоторых веществ может быть объяснен за счет растрескивания кристаллов исходного вещества на границе с продуктом. Вдоль образовавшихся трещин и идет преимущественно дальнейший распад. Механизм разложения по Проуту и Томкинсу в общем напоминает механизм развития цепей по Гарнеру с той лишь разницей, что трещины и пограничные линии, по которым распространяется реакция. Не существуют в кристалле заранее, а образуются в ходе реакции. На основании этих представлений Проут и Томпкинс дают уравнение
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где ( - степень прореагировавшего вещества, k – константа и ( - время. Дифференцирование этого уравнения приводит к известному уравнению для автокаталитических реакций в гомогенных системах, иногда применяемому для описания топохимических реакций
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Таким образом, особый случай термического разложения взрывчатых веществ можно представить протекающим через образования объемных зародышей со скоростью, зависящей от времени по показательному закону. Принципиального отличия разложением обычных твердых веществ и взрывчатых веществ – нет. Различие носит только количественный характер. В случае разложения обычных веществ, благодаря малой скорости центрообразования возможно развитие крупных зародышей. Вследствие этого часть продукта уходит из зоны реакции. В случае разложения взрывчатых веществ, образование большого числа начальных центров в единицу времени приводит к тому, что превращение вещества идет в основном за счет образования новых центров и отдельные зародыши не успевают вырасти до сколько-нибудь крупных размеров.

Только количественный характер различия термического разложения взрывчатых и обычных твердых веществ выражается и  в том, что известные уравнения цепного разложения являются в своей сути предельными случаями более общего уравнения


[image: image222.wmf]n

k

е

t

a

-

-

=

1

.

РЕАКЦИИ ГАЗ - ТВЕРДОЕ

АДСОРБЦИОННО-ХИМИЧЕСКИЕ СТАДИИ ГЕТЕРОГЕННЫХ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ

В процессе становления и развития технологии производства гексафторида урана, для утилизации остатков (следов) фтора, гексафторида урана, фтористого водорода применялись различные сорбенты. Лучше всех зарекомендовали себя: фтористый натрий, фтористый кальций, активированный уголь. В этом случае для извлечения полезных продуктов из так называемых «хвостов» используется процесс адсорбции.

Под адсорбцией принято понимать концентрирование газообразных веществ (адсорбатов)  на поверхности твердых веществ (сорбентов). Количество адсорбируемого вещества зависит от давления или концентрации этого вещества. Чем выше давление или концентрация тем больше количество адсорбируемого вещества. 

Если сорбент находится в постоянном соприкосновении с газом или раствором, то количество адсорбируемого вещества возрастает, а концентрация окружающих его молекул убывает до тех пор пока скорость десорбции не станет равной скорости адсорбции, т.е. пока не установится адсорбционное равновесие. Если концентрация газа увеличивается, то количество адсорбируемого вещества возрастает до нового равновесного значения. Если концентрация газа уменьшается, то сорбент будет отдавать адсорбированное вещество среде, пока вновь не установится адсорбционное равновесие.

В общем случае речь идет об установлении динамического равновесия между молекулами адсорбента на поверхности и в объеме газовой фазы.

Существуют два вида адсорбции – физическая и химическая. Главное их отличие состоит в природе сил, которые их вызывают. Природа сил вызывающих физическую адсорбцию, аналогична природе сил, которые вызывают конденсацию пара с образованием жидкости. Такие силы называют Ван-дер-ваальсовскими. Теплота, выделяющаяся в процессе физической адсорбции имеет тот же порядок, что и теплота конденсации пара (~ 10 – 40 кДж/моль). Как правило. Физическая адсорбция играет существенную роль тогда, когда температура газа понижается ниже критической, т.е. когда газ находится в виде пара. Физическая адсорбция сопровождается капиллярной конденсацией, т.е. переходом пара в жидкость при давлениях, меньших давления насыщенного пара. Сущность капиллярной конденсации в узких капиллярах, если жидкость смачивает их стенки, мениск всегда бывает вогнутым. В этом случае давление насыщенного пара (Рнас ) будет более низким чем над плоской поверхностью.
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Давление насыщенного пара над плоской поверхностью всегда меньше, чем давление насыщенного пара над выпуклой поверхностью.

В результате пар, еще не достигший давления насыщения по отношению к плоской поверхности, может быть уже  насыщенным (перенасыщенным) по отношению к жидкой фазе, находящейся в тонком капилляре и конденсироваться в них постепенно заполняя его (капиллярная конденсация). При наличие капиллярной конденсации изотерма адсорбции при приближении к Рнас имеет изгиб вверх.



                                                    Давление пара        Рнас                                    

 Рисунок 33. Зависимость скорости адсорбции от давления пара.

Положение кривой зависит от характера пор адсорбента. Поэтому такой вид кривой адсорбции характерен для очень пористых веществ – активированного угля, цеолитов, силикагеля и т.д.
 

Количество адсорбированного газа при физической адсорбции при Р = const уменьшается с повышением температуры и зависит от природы газа. Так с повышением температуры  сжижения газа количество адсорбирующегося газа увеличивается. Однако скорость процесса физической адсорбции мало зависит от температуры, т.к. определяется скоростью диффузии. Энергия активации физической адсорбции мала – от 1 до 5 ккал/моль.

ЛЕКЦИЯ 13

Хемосорбция

Хемосорбция может протекать при температурах выше и ниже критической температуры адсорбируемого газа. От физической адсорбции ее отличает прежде всего зависимость от химической природы адсорбента и адсорбата.  Теплоты хемосорбции близки к  теплотам химических реакций. Хемосорбированные вещества удалить с поверхности сорбента значительно труднее, чем при физической адсорбции, причем десорбция может сопровождаться химическими реакциями. Например, при термической десорбции кислорода с угля (кислород хемосорбируется на угле очень прочно) вместо кислорода выделяется смесь CO и CO2. При хемосорбции количество адсорбируемого вещества также уменьшается с повышением температуры, но обычно количество хемосорбированного вещества больше, чем при физической адсорбции. Скорость процесса хемосорбции существенно зависит от температуры- растет по экспоненте с повышением температуры. Энергия активации хемосорбции достигает несколько 10-ов ккал/моль. 

Хемосорбция нередко протекает сравнительно медленно. Со скоростью, определяемой наличием активационного барьера (отсюда название «активационная адсорбция»). При хемосорбции молекулы или атомы адсорбента обмениваются электронами, образуя поверхностное химическое соединение. В этом случае действуют гораздо большие (валентные) силы, чем Ван-дер-ваальсовские. 

Очень часто для одного и того же вещества, но в различных интервалах температур можно наблюдать оба типа адсорбции.

При низких температурах наблюдается физическая адсорбция, при высоких – хемосорбция. Оба процесса разделены промежуточной областью, которая характеризуется увеличением количества адсорбированного вещества.
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Рисунок 34. Количество адсорбированного водорода на магний-хромистом катализаторе в зависимости от температуры.

Отличие физической и активированной адсорбций сказывается в различии длины связи адсорбированных частиц с атомом или молекулой на поверхности адсорбента. При хемосорбции длина связи гораздо меньше длины связи в случае физической адсорбции и составляет величину того же порядка, что наблюдается в случае больших химических соединений.

В некоторых случаях хемосорбция является одной из стадий гетерогенного процесса. Предполагают, что хемосорбция приводит к деформации адсорбированных молекул и тем самым повышает их реакционную способность.

При физической адсорбции происходит образование множества слоев адсорбируемого вещества, хемосорбция характеризуется образованием мономолекулярного слоя.

Теория адсорбции ЛЭнгмюра.
В основе этой теории лежат три положения:

1.  Адсорбент представляет для адсорбата ограниченное число независимых адсорбционных мест. В каждом таком месте может адсорбироваться только одна молекула. Такие места могут существовать и при химической и при молекулярной адсорбции. В первом случае это отдельные ненасыщенные валентности поверхностных атомов адсорбента, во втором случае это площадки на поверхности или «пещерки» внутри адсорбента.

Независимость мест означает, что адсорбция на одном месте не изменяет условия адсорбции на другом. В частности, это означает, что адсорбция на плоской поверхности должна осуществляться в одном слое (быть мономолекулярной), так как место во втором слое не может быть заполнено, если не заполнено находящееся под ним соответствующее место в первом слое.

2. Все адсорбционные места полагаются одинаковыми. В случае если адсорбция осуществляется на некоторой поверхности, то  это положение означает однородность поверхности.

3. Между адсорбированными молекулами отсутствует взаимодействие.

Для вывода изотермы адсорбции  сделаем следующее:

При равновесии скорость адсорбции (v() должна равняться скорости десорбции (v():
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Для того чтобы молекула адсорбировалась, она должна удариться о поверхность и попасть на незанятое место. Так как число ударов пропорционально концентрации С, а вероятность попасть на незанятое место пропорционально их числу, то 
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где k1 – постоянная;

( - доля занятых мест;

следовательно, 1-( - доля незанятых мест.

Молекула десорбируется, когда ее энергия окажется достаточной для того, чтобы оторваться от поверхности. Число таких молекул будет пропорционально общему числу адсорбированных молекул, поэтому:
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где k2 – постоянная.

Введем адсорбционный коэффициент K = k2/k1. Тогда, решая уравнение k1C(1-()=k2( относительно (, получим
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если использовать вместо концентрации С – величину парциального давления газа Р, уравнение (138) принимает вид

Анализ уравнения показывает, что при низких давлениях количество адсорбированного газа пропорционально его давлению
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а при высоких давлениях, адсорбат стремиться заполнить все свободные места и ((1.

При адсорбции из смеси n газообразных веществ аналогичный вывод приводит к уравнению
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где КА- адсорбционный коэффициент реагента А; РА – парциальное давление вещества А.

Адсорбционный коэффициент К зависит от температуры и от теплоты адсорбции (энергии взаимодействия адсорбата с поверхностью), которая в рамках изотермы Лэнгмюра принимается постоянной и независящей от заполнения:
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где КА,0 – частотный множитель; QA – теплота адсорбции компонента А.

Изотерма адсорбции Лэнгмюра имеет вид:

               (
   

            (max
                                   B
                        A
                                                   Давление                     Р

Рисунок 35. Изотерма адсорбции Лэнгмюра.

На участке АВ при Р(0 изотерма близка к прямой линии, здесь справедливо уравнение Генри
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Реакция, описываемая уравнением (143) имеет первый порядок. Однако область применения уравнения Генри мала.

Уравнение Лэнгмюра неудовлетворительно описывает данные по физической адсорбции, что объясняется неоднородностью поверхности.

Опытные данные показывают, что уравнение Фрейндлиха имеет более широкую область применимости, чем уравнение Лэнгмюра.
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скорость адсорбции
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где n < 1.

Если ( = x/m, где x – количество адсорбированного вещества, а m – масса адсорбента, то 
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Уравнение (146) в координатах lg(x/m) – lgP представляет собой прямую линию. Где n = tg( и y = lgK.

                lg(x/m)


                  y                                                   (

                                                                                         lgP
        Рисунок 36. Изотерма Фрейндлиха в логарифмических координатах.

Согласно уравнению Фрейндлиха, количество адсорбированного вещества неограниченно возрастает с увеличением давления. Поэтому при высоких степенях заполнения поверхности это уравнение является неудовлетворительным. 

Многие экспериментальные данные  в области адсорбции и гетерогенного реагирования не описываются уравнением Лэнгмюра. При этом необходимо учитывать, что поверхность твердых тел либо энергетически неоднородна, либо между молекулами адсорбента на поверхности твердого вещества действуют силы ооталкивания.

Для случая средних степеней заполнения поверхности Темкин вывел уравнение:
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где f – константа; a0 – коэффициент адсорбции на наиболее сильно адсорбирующих участках; а1 – коэффициент адсорбции на наиболее слабо адсорбирующих участках.
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     - для случая средне адсорбирующих участков  ,
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   - для случая слабо адсорбирующих участков (закон Генри)

Скорость адсорбции из уравнения Темкина при условии отсутствия торможения продуктами реакции и средним заполнением 
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 , где 0 < n< 1.

В случае адсорбции на неоднородной поверхности значения не только теплот адсорбции, но и энергии активации адсорбции будут различаться. Для случая, когда Е линейно уменьшается с увеличением теплоты адсорбции (т.е. по мере заполнения поверхности), уравнение Темкина для среднего заполнения принимает вид
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где ( - отношение  изменения теплоты адсорбции к изменению энергии активации (const).

Скорость десорбции
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Отсюда следует, что  в случаях, когда лимитирующей стадией является адсорбция, скорость   реакции пропорциональна давлению газообразного реагента (т.е. реакция имеет 1-й порядок). Скорость обратного процесса (десорбция) от давления не зависит. Если десорбция протекает медленней адсорбции, то скорость прямой реакции не зависит от давления газообразного продукта реакции.

В последние годы большее практическое применение имеет теория БЭТ – Брунауэр – Эммет – Теллер, основанная на модели многослойной адсорбции. Уравнение БЭТ имеет вид


[image: image243.wmf](

)

(

)

0

0

1

1

CP

V

P

C

C

V

P

P

V

P

m

m

-

+

=

-

                                                  (150)

где Р – парциальное давление пара при t опыта; V – общий объем адсорбированного газа; Vm – объем адсорбированного газа, когда вся поверхность адсорбента покрыта сплошным молекулярным слоем. Согласно этому уравнению, графическая зависимость в координатах P/(V(P0-P)) – P/P0 представляет собой прямую линию.

        



                      y                                       (
                                                                             P/P0
Рисунок 37. График зависимости изотермы адсорбции в координатах уравнения БЭТ.
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где g – коэффициент; Q – теплота адсорбции ; L – теплота конденсации.

Зная Vm – можно рассчитать удельную поверхность адсорбента
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где N – число Авогадро; ( - площадь, которую занимает каждая молекула в адсорбированном слое.

( - можно вычислить, исходя из плотности вещества. Например, площадь занятая молекулами N2  при –1950С = 16,2 А0, в предположении, что все молекулы имеют сферическую форму и соприкасаются друг с другом. Таким образом, из измеренного значения Vm  можно вычислить площадь поверхности адсорбента. Этот метод нашел широкое применение при определении площади поверхности твердых адсорбентов, в том числе и для характеристики самых различных порошкообразных веществ урановой технологии и количественного описания их реакционной способности. Нередко скорость гетерогенных реакций относят к определенной по методу БЭТ поверхности твердого реагента.

Роль адсорбционных и десорбционных стадий гетерогенных процессов урановых производств начали изучать сравнительно недавно, поэтому большинство систем еще не исследовано. 

Известно, что кислород очень быстро сорбируется свежевосстановленной поверхностью UO2. Начиная с – 1850 С кислород хемосорбируется на UO2, покрывая поверхность мономолекулярным слоем. Между – 130 и +500 С поверхность двуокиси урана окисляется на глубину 50 А0. Это связано с тем, что поверхность окисления представляет собой нестехиометрический оксид, где избыточный кислород внедряется в междоузлия решетки. Степень окисления зависит от удельной поверхности порошка, что несомненно указывает на адсорбционный характер процесса. Объемное окисление UO2 начинается с 600 С как в атмосфере кислорода, так и на воздухе.

ЛЕКЦИЯ 14

Методы исследования кинетики гетерогенных реакций газ – твердое.

Выбор метода кинетических исследований. Применение любого метода для исследований кинетики гетерогенных реакций определяется физико–химическими свойствами реагентов, условиями проведения экспериментов и характером задач, которые необходимо решать. Большая часть методов основана на изменении физических свойств системы в процессе реагирования.  Используются следующие характеристики: электропроводность, вязкость, давление, плотность, цвет (окраска) и т.п. Кинетические закономерности, получаемые при использовании различных методов исследования, не должны отличаться друг от друга. Это достигается точностью постановки эксперимента, исключением возможных источников ошибок и правильным выбором метода обработки результатов. 

Основными условиями при экспериментальном исследовании кинетики гетерогенных реакций является обеспечение однородности по всем параметрам: температуре, объемной доле газообразного реагента, составу исследуемой твердой фазы и т.п. Именно этими факторами определяется выбор аппаратуры для исследований и условий их  проведения. Все системы, в которых не обеспечено одновременное реагирование различных частиц твердого вещества, не пригодны для кинетических исследований, так как химическое превращение отдельных частиц может протекать неодинаково.

Итак, выбранный метод должен удовлетворять следующим требованиям:

1. соблюдение заданных условий проведения реакции;

2. возможность варьирования параметрами реакции в достаточно широком диапазоне;

3. получение результатов в возможно короткий срок;

4. легкость математической обработки результатов;

5. надежное обеспечение протекания реакций в выбранной области реагирования;

6. осуществление возможно более простым путем контроля скорости реакции, а при необходимости и анализа состава продуктов реакции в газовой и твердой фазах;

7. простоте конструктивного оформления и устойчивости материалов к агрессивным газовым средам;

8. обеспечение техники безопасности и промышленной санитарии.

Характеристика методов и их аппаратурного оформления. 

Для исследования кинетики гетерогенных процессов, протекающих с образованием твердых или газообразных продуктов реакции, широкое применение получили статические, проточные и безградиентные методы.

Статические методы: Методы, основанные на проведение реакции в замкнутом объеме. При этом в реакции участвуют определенные количества исходных веществ. Применение этого метода позволяет определять скорость реакций разложения твердых веществ или их взаимодействие с газообразными реагентами, когда в процессе реагирования образуются соединения нового химического состава. Метод сводится к изучению зависимости изменения состава твердой фазы или газообразных продуктов от температуры, времени выдержки, исходного соотношения реагентов и т.п. Для контроля скоростей реакции используются аналитические методы, методы масс-спектрометрии или газовой хроматографии. 

Статический метод позволяет получить опытные данные за конечные, интегральные интервалы времени, т.е. каждый опыт дает только одну зависимость степени превращения за вполне определенный промежуток времени. Обработка данных производится путем их сравнения с кинетическими уравнениями, выраженными в интегральной форме, или графическим дифференцированием кинетических кривых.

Статические методы рекомендуются при изучении кинетики реакций, протекающих с расходованием очень небольших количеств реагирующих компонентов. Последнее позволяет проводить реакцию в небольшом объеме. Благодаря этому удается точно поддерживать заданную температуру в реакторе. Применение замкнутых герметичных реакторов дает возможность проводить исследования в широком диапазоне давлений реагирующего газа.

К недостаткам можно отнести: периодичность процесса, возникновение возможных градиентов температуры при исследовании сильно экзотермических реакций вследствие разогрева твердой фазы из-за трудностей отвода выделяющегося тепла.

Данный метод был применен при изучении кинетики образования и термического диспропорционирования промежуточных фторидов урана: U4F17, U2F9 и UF5. Для контроля скоростей реакции использовались аналитические методы анализа твердой фазы, позволяющие определять степень окисления урана, рентгенофазовый анализ и измерение содержания той или иной газовой компоненты по динамике давления в реакторе. Склонность гексафторида урана и промежуточных фторидов к гидролизу, а также их высокая химическая и радиационная токсичность требовали тщательной продувки реактора осушенными инертными газами (аргоном или азотом) для удаления газообразных продуктов перед взятием проб на анализ.

Дальнейшим совершенствованием статического метода явился циркуляционный принцип осуществления контакта газовой фазы с твердой за счет принудительной циркуляции газового реагента. Такой прием позволяет устранить или уменьшить внешнедиффузионные факторы, улучшить теплоотвод. В случае изучения реакций, протекающих с образованием  летучих продуктов реакций, последние могут быть удалены из газовой фазы путем из вымораживания во внешнем холодильнике или поглощены твердым сорбентом не вступающим в реакцию с исходными реагентами. 

Проточный метод: Этот метод применяется для выполнения сравнительных определений кинетических характеристик различных образцов одного и того же вещества. Такой характеристикой может быть  - химическая активность, наблюдаемая в процессах термического разложения или в процессах окисления. Для оценки этой характеристики важны знания сравнительных а не абсолютных величин.

В конструктивном оформлении проточного метода распространено два типа реакторов: реакторы с подвижным и фильтруемым слоем. Применение реакторов первого типа ограничено процессами , которые протекают в условиях, когда диффузия газообразного реагента гораздо быстрее химической реакции. Это достигается применением довольно тонких слоев порошкообразного материала, когда каждое зерно образца вступает непосредственно в контакт с реагентом. 

Метод отличается простотой конструктивного оформления, что очень важно при работе с агрессивными и токсичными препаратами. Процесс осуществляют по принципу интегрального реактора и получаемые опытные данные отвечают кинетической зависимости в интегральной форме.

Основными недостатками проточного метода исследования гетерогенных реакций с неподвижным слоем реагирующего вещества, которые отрицательно сказываются на надежности получаемых результатов, являются возможные влияния возникающих градиентов скоростей потока, температур вдоль слоя и мольной доли реагента в газовой фазе. Причем градиент мольной доли реагента может иметь место как в направлении движения потока газа, когда его объемная скорость мала, так и по толщине слоя частиц исследуемого вещества, когда скорость химической реакции больше скорости диффузии газообразного реагента. Все эти факторы нарушают режим идеального вытеснения, необходимый для получения надежных результатов и требуют особого внимания с целью их устранения, что ограничивает возможности данного метода.

Тем не менее, возможность получения больших количеств продуктов реакции, а следовательно и их точного анализа является большим преимуществом данного метода. 

ЛЕКЦИЯ 15

Безградиентный метод: Основан на принципе проведения процесса, когда в реакционном пространстве практически устранены перепады мольной доли реагирующего газа, температур и скоростей газового потока.

Аппаратурное оформление такого метода представлено системами проточно-циркуляционного типа, реакторами открытого типа, работающими в изотермическом режиме при стабильной величине мольной доли реагирующего газа и его постоянной подачи. Примером таких систем, могут служить термогравиметрические установки, работающие в условиях, обеспечивающих протекание реакций в чисто кинетическом режиме.

Благодаря экспериментально подобранным оптимальным значениям линейных (объемных) скоростей движения потока реакционного газа, омывающего чашечку с исследуемым веществом, удается полностью устранить градиенты величины мольной доли, вызываемые внешнедиффузионным торможением и продольной диффузией. Применение интенсивного перемешивания реакционной смеси позволяет свести к минимуму градиент температур как в самом слое порошкообразного вещества, так и между слоем и газовым потоком. Таким образом эти системы  характеризуются практически полным отсутствием градиентов, искажающих истинные значения кинетических параметров.

Техника экспериментальных термогравиметрических исследований кинетики реакций твердое - газ:

Техника экспериментов при изучении кинетики реакций с использованием периодического взвешивания образца заключается в следующем. Навеску порошка (образец) насыпают тонким слоем на дно лодочки из материала, не реагирующего с газом (никель), которую в свою очередь помещают в реактор трубчатого типа, оборудованного электрическим нагревателем. Извлечение лодочки с навеской из реактора и ее взвешивание  проводят в осушенной атмосфере, в боксе с тем чтобы исключить возможность гидролиза продуктов и полупродуктов реакции.  несмотря на простоту и кажущуюся доступность, методу периодического взвешивания присущ ряд недостатков, в частности необходимость перерывов в процессе для взвешивания образца. При изучении  кинетики таких реакций, как фторирование соединений урана, плутония и нептуния, промежуточные взвешивания образцов могут привести к гидролизу образовавшихся  входе реакций фторидов, их разложению и образованию новых соединений – оксофторидов.








Рисунок 38. Схематическое изображение горизонтального реактора.

1. реторта реактора. 2. Лодочка. 3. Навеска порошка. 4 электрообогрев.

Необходимо учитывать тот факт, что повторное нагревание образца даже в среде инертного газа вызывает частичное разложение промежуточных фторидов из-за их термического диспропорционирования, что приводит к искажению результатов.

Недостатки, присущие методу периодического взвешивания, в значительной степени устраняются при использовании термогравиметрического метода, основанного на проведении реакции с непрерывным взвешиванием образца. Лучшими термогравиметрическими установками являются установки с широкими чашечками, что позволяет разместить на них реагирующий материал достаточно тонким слоем. В то же время необходимо учитывать то, что применение чашечки с большой площадью может вызвать продольный градиент мольной доли реагирующего газа и исказить получаемые результаты.

Итак, чтобы получить полное численное кинетическое уравнение процесса необходимо определить, в исследуемом температурном диапазоне,  значения констант скорости реакции и  энергию активации. Для этого: при различных температурах, в изотермических условиях, определяется степень реагирования вещества от времени.
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Рисунок 39. Зависимость степени реагирования от времени.

Далее, в зависимости от характера процесса данные обрабатываются по какому либо кинетическому уравнению с целью получить прямую линию на графике в координатах уравнения. По полученным данным рассчитываются значения констант скорости реакции при различных температурах .

                                 lg(                       1,0                           2,0


                                                   Т4         Т3           Т2  Т1   

                        0


                   -1,0

                lgk                                           (                       

                                                                   tg( = n

                   -2,0

Рисунок 40. Зависимость степени реагирования от времени при различных температурах в координатах топокинетического уравнения.

Следующим шагом является получение зависимости константы скорости от температуры, график которой строится в соответствии с уравнением Аррениуса в координатах lgk – 1/T. Где tg - Е/R
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                          -1,0


                          -1,5

Рис.41. Зависимость константы скорости реакции от температуры.

По окончании, получив численные значения предэкспоненциального множителя  и энергии активации, подставляем численные значения в кинетическое уравнение. На пример топокинетическое уравнение фторирования покрытий, полученных из порошка CaF2 с содержанием  алюмофосфатной связки (200 – 6000С):
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НЕИЗОТЕРМИЧЕСКАЯ КИНЕТИКА

       Методы термического анализа

Общим для неизотермических методов исследования  является изучение изменения какого либо свойства исследуемой системы в зависимости от температуры. Основными методами термического анализа являются:

1. дифференциальный термический анализ (ДТА), регистрирующий разность между температурой образца и температурой эталона;

2. динамическая термогравиметрия, в качестве температурной функции фиксирующая либо изменение веса образца (термогравиметрический анализ – ТГА), либо скорость этого изменения (дифференциальная термогравиметрия – ДТГ);

3. дифференциальная сканирующая калориметрия (ДСК), замеряющая величину теплового потока dH/dT от образца (или к образцу);

4. газоволюмометрия, при которой определяемым параметром является объем газа, выделяющийся при нагревании образца.

Выбор того или иного метода зависит от характера изучаемого процесса. Если реакция идет со значительным изменением веса, то наиболее пригодны термогравиметрические методы (ТГА и ДТГ). Если при реакции выделяются значительные объемы газов, то естественен выбор газоволюмометрического метода. Реакции сопровождающиеся выделением или поглощением тепла, удобно исследовать при помощи методов ДТА или ДСК. Информативность методов может быть повышена если одновременно применять несколько методов. К примеру, очень распространено применение методов ДТА,ДТГ и ТГА, когда одновременно фиксируется изменение массы образца, скорость этого изменения и температура образца в зависимости от температуры окружающей среды. Изменения подобного рода проводят с помощью различных термовесов или многофункционального прибора под названием дериватограф. На получаемых графиках, так называемых дериватограммах, одновременно фиксируется температура печи (Т – кривая), изменение веса образца (ТГ), скорость изменения веса (ДТГ) и разность температур образца и эталона (ДТА). ТГ- кривая является интегральной кинетической кривой, ДТА – и ДТГ – кривые, представляют собой дифференциальные кинетические кривые.

                              toC
                                               ДТА

                              700                             

                                                            Т

                                                М                 ДТГ

                              200                Тm
                      (m,%

                                40            М

                                60            ТГ

                               100

                                                                                   (
Рисунок 42. Дериватограмма.

Точка пика дифференциальной кривой (М) соответствует температуре Tm при которой скорость реакции разложения максимальна. 

Метод расчета кинетических параметров по термогравиметрическим и термографическим измерениям (метод Фримена и Кэррола).

Этот метод широко применяется для анализа термогравиметрических данных. Предполагается, что скорость реакции подчиняется уравнению
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где k0 – предэкспоненциальный множитель, который характеризует вероятность реагирования и связывается с частотой колебания элементов кристаллической решетки и с величиной поверхности реагирующих веществ. При данном методе сравнивают скорости при двух температурах Т1 и Т2. Если прологарифмировать уравнение (154), то разность между прологарифмированными  уравнениями для двух температур равна
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При постоянстве величины ((1/Т)  - (lg(d(/d() линейно связана с (lg(1-(). Если эту зависимость представить графически, то отрезок , отсекаемый результирующей прямой на оси ординат, пропорционален энергии активации, а тангенс угла наклона прямой равен величине порядка реакции n. Скорости реакции и концентрации определяются по экспериментальным термогравиметрическим кривым через равные интервалы 1/Т.
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Рисунок 43. Обработка экспериментальных данных по методу Фримена и Кэррола.  tg( = n.

Методом Фримена – Кэррола широко пользуются для расчета кинетических параметров, что объясняется важным преимуществом его перед другими методами: для получения кинетических данных требуется фактически один опыт (одна ТГ- либо ДТА – кривая).

Метод дифференциально-термического анализа (ДТА) может быть успешно применен для количественного определения теплот (и энтропий) фазовых переходов с последующим построением диаграмм состояния.  Площадь пика на дифференциальной кривой пропорциональна величине теплового эффекта:
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где Q – тепловой эффект, k – коэффициент пропорциональности. Для исключения k запись термограмм необходимо производить дважды: исследуемого вещества и некоторого стандартного вещества с известным тепловым эффектом при фазовом переходе. Если обе записи произведены в одинаковых условиях, то можно считать, что
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Выбор стандартного вещества определяется следующими условиями: близостью физико-химической природы исследуемого и стандартного веществ и, как следствие этого, близостью температур и энтальпий фазового перехода. Оценивать тепловые эффекты по соотношению площадей можно только при условии равенства температур фазовых переходов обоих веществ, так как площадь пика на дифференциальной кривой определяется не только тепловым эффектом, но и условиями теплопередачи (теплопроводностью и температуропроводностью образца). На практике пользуются пересчетным коэффициентом, учитывающим влияние разности температур
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если Тст>Tx, или 


[image: image256.wmf])

/

(

/

ст

x

ст

x

S

S

a

Q

Q

=

                                                                 (160)

если Tx>Tст.

для стандартизации удобно производить запись обеих термограмм на одном листе. Энтальпия плавления определяется из соотношения
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где – m – навеска вещества; М – молекулярный вес; (Hпл – энтальпия фазового перехода; Qпл – экспериментально определенный тепловой эффект.

Тогда подставляя (161) в (160) и (159) получаем
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Зная энтальпию и температуру фазового превращения, легко определить энтропию этого процесса по формуле
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При отсутствии в системе фазового перехода, сопровождающегося тепловым эффектом, кривая Т нагрева идет монотонно. При наличие фазового перехода в результате выделения или поглощения тепла изменяется угол наклона или регистрируется горизонтальная площадка. Если тепловой эффект невелик, то вследствие низкой чувствительности прибора такая запись может его не зарегистрировать. Для увеличения чувствительности метода одновременно осуществляют так называемую дифференциальную запись. С помощью дифференциальной термопары.





                              +                      -      -              +


                                     Образец            Эталон

Рисунок 44. Принципиальная схема дифференциальной термопары.

 Дифференциальная термопара представляет собой две включенные навстречу термопары, одинаковые по характеристикам. Одна термопара измеряет температуру исследуемого образца другая  - эталона, в качестве которого выбирается вещество не претерпевающее фазовых превращений в изучаемом интервале температур. Нагрев образца и эталона ведется в одинаковых условиях.
                       t oC
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Рисунок 45. Образец термограммы.

Для регистрации фазовых превращений используют как кривые нагревания, так и кривые охлаждения. Использование кривых охлаждения как правило предпочтительнее, так как при этом система находится в состоянии, близком к равновесному (расплав легко гомогенизируется). Использование кривых нагревания всегда связано с возможностью регистрации неравновесных процессов. Однако многи системы склонны к переохлаждению, иногда значительному (до 80 –1000С), что затрудняет использование кривых охлаждения.

ЛЕКЦИЯ 16

Гетерогенные процессы в системе «газ –жидкость» (газожидкостные реакции)

Газожидкостные реакции – это гетерогенные процессы, включающие химическое взаимодействие между реагентами, один из которых находится в газовой фазе, а другой в жидкой. Жидкость может представлять собой раствор вещества, химически взаимодействующего с газообразным реагентом или газообразный реагент взаимодействует с самим растворителем.

Примеры газожидкостных реакций из технологии.

Газожидкостные реакции принято рассматривать как процессы абсорбции сопровождающиеся химическим взаимодействием. К этим химическим процессам применяются закономерности массопередачи.

Описание массопередачи между газом и жидкостью. 

Растворимость газа в жидкости подчиняется закону Генри, если концентрация растворенного газа не велика, а температура и давление далеки от критических. Согласно закону Генри равновесное парциальное давление растворенного газа PA над раствором прямо пропорционально его концентрации в жидкой фазе СА:
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где НА – коэффициент пропорциональности, называемый константой Генри или константой фазового равновесия.

             РА                                 Граница раздела фаз


                Газ                                  РАр
                                                 САр              Жидкость

                                                                                              СА
Рисунок 46. Схема распределения парциального давления и концентрации растворяемого газообразного вещества А в фазах при массопередачи.

Скорость массоотдачи от газа к жидкости пропорциональна движущей силе – разности парциальных давлений компонента А в ядре газового потока РА и на границе раздела фаз РАр:
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где (Г - коэффициент массоотдачи со стороны газовой фазы.

Скорость массоотдачи от жидкости к газу:
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где (Ж – коэффициент массотдачи со стороны жидкой фазы; САр – концентрация растворенного реагента А на границе раздела фаз; СА – концентрация растворенного компонента А в основной массе  жидкой фазы. 

Обычно при расчете процессов массопередачи принимают, что на границе раздела фаз достигается равновесие. Однако это справедливо если сопротивлением переносу через границу можно пренебречь. При равновесии в соответствии с законом Генри:
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Для вывода уравнения скорости массопередачи, учитывающего сопротивление и со стороны жидкой, и со стороны газовой фазы, запишем уравнения (166) и (167) в следующем виде:
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В уравнении (170) концентрация растворенного компонента на границе раздела фаз САр выражена через парциальное давление этого вещества на границе раздела фаз в соответствии с уравнением (167).

В условиях равновесия скорости массоотдачи от газовой фазы к жидкой или от жидкой фазы к газовой равны между собой .

Почленно складывая уравнения (169) и (170), получим уравнение, не содержащее неизвестной величины парциального давления РАр на границе раздела фаз:
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или
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Уравнение (172) для расчета скорости массопередачи содержит лишь экспериментально определяемые величины РА (парциальное давление растворяемого компонента в газовой фазе) и СА (концентрация этого компонента в основной массе жидкости),  а также коэффициент массопередачи:
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В уравнение (173) для определения коэффициента массопередачи КМ входят коэффициенты массоотдачи (Г и (Ж, которые , как правило. Могут быть определены экспериментально в виде объемных коэффициентов массопередачи (Га и (Жа, где а – удельная поверхность контакта фаз, м2/м3. Константа фазового равновесия определяется по равновесным данным о растворимости газов.

При протекании процессов массопередачи сопротивление может быть равномерно распределено в жидкой или газовой фазе; возможны также случаи, когда преобладает сопротивление в жидкой фазе или, наоборот в газовой.

Например, когда сопротивление сосредоточено в газовой фазе, т.е. 1/(Г >> НА/(Ж уравнение (172) примет более простой вид:
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Если же вещество А, растворившись, вступает в быструю химическую реакцию с компонентами, находящимися в жидкой фазе, то его концентрация в основной массе жидкости будет бесконечно мала и тогда
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Наличие или отсутствие лимитирования процесса массотдачей в одной из фаз  в сильной степени зависит от числового значения коэффициента распределения НА. При малых значениях НА, что отвечает высокой растворимости газа в жидкости 
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т.е. процесс абсорбции лимитируется массотдачей в газовой фазе. При больших значениях НА
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т.е. сопротивление массопередаче сосредоточено в жидкой фазе.

Кинетические модели газожидкостных реакций. 

В промышленных условиях взаимодействие газообразных и жидких реагентов происходит в реакторах, где на процесс абсорбции значительное влияние оказывает интенсивность перемешивания. Перемешивание газожидкостной системы ведет к увеличению и обновлению поверхности контакта фаз и тем самым способствует росту производительности реактора.

Перемешивание может осуществляться разными методами. Одним из вариантов перемешивания является применение барботажа газа через жидкость, когда пузырьки служат перемешивающими агентами. Перемешиванию жидкости способствует турбулентный характер движения потока при ее стекании по вертикальной или наклонной поверхности. Возможно, также распределение жидкости в виде капель или струи в газовом потоке.

Во всех этих случаях для полного описания процесса абсорбции необходимо совместно решить уравнения диффузионного и конвективного переноса, химической кинетики и т.д. Однако часто затруднительно не только решить, но и правильно составить такую систему уравнений. Поэтому на практике используют упрощенные модели, которые хорошо подтверждаются экспериментальными данными. Наиболее распространены пленочная модель и модели обновления поверхности.

Пленочная модель. 

Пленочная модель основывается на предположении о том, что у поверхности жидкости, граничащей с газом, имеется неподвижная пленка (диффузионный слой) толщиной (. В пределах этой пленки перенос газообразного реагента осуществляется исключительно за  счет молекулярной диффузии при полном отсутствии конвективного переноса. Принимается, что состав основной массы жидкости за пределами пленки однороден за счет перемешивания, а изменение концентрации растворяемого реагента от величины САг (постоянная концентрация в газовой фазе) до САж (концентрация в основной массе жидкости) происходит внутри пленки.

                                                                       Газ                       Жидкость


       Газ                 Жидкость              САг                                     
                                                                                          М

                                                                                                                   САж

                                                                                           (
Рисунок 47. Схематическое изображение пленочной модели (а) и профиль изменения концентрации растворяемого компонента А (б).

При отсутствии химической реакции между растворяемым компонентом А и растворителем профиль концентрации компонента А будет линейным. Массоотдача от газа к жидкости через пограничную пленку описывается законом Фика для молекулярной диффузии. В стационарном режиме поток через поверхность будет постоянным, следовательно, при постоянстве коэффициента молекулярной диффузии
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где D- коэффициент молекулярной диффузии; (Ж – коэффициент массоотдачи в диффузионной пленке,
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При химической реакции между растворяемым реагентом А и веществом В, находящимся в жидкой фазе, 

аА(г) + вВ(ж) ( продукты

уменьшение концентрации реагента А в пограничной пленке происходит не только вследствие диффузионных процессов, но и в связи с расходованием его на реакцию. Профиль концентрации в пограничном слое вследствие этого  искривляется. Это приводит к увеличению градиента концентрации у границы раздела фаз. В результате произойдет увеличение скорости переноса вещества из газовой фазы в жидкую, что является характерной чертой газожидкостных реакций.

Формально, в рамках пленочной модели вводят коэффициент ускорения абсорбции под влиянием химической реакции. Криволинейный профил концентрации реагента А внутри пограничной пленки при наличии реакции можно условно изобразить ломаной линией.

                Газ                                     Жидкость


             САг                                       

                                                                                      САж
                                                    (!
                                                            (

Рисунок 48. Аппроксимация нелинейного концентрационного профиля при наличии химической реакции: 1 – реальный (нелинейный); 2 – приближенное изображение.

В соответствии с этим приближением изменение концентрации реагента происходит в пленке, имеющей толщину (!. Уменьшение толщины пленки приведет к росту коэффициента массотдачи
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где (!Ж – коэффициент массотдачи при наличие химической реакции; ( - коэффициент ускорения абсорбции при наличие химической реакции, показывающий, во сколько раз увеличивается скорость абсорбции при наличие химической реакции в жидкой фазе
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С учетом уравнения (181) уравнение (173) принимает вид
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В рамках двупленочной модели считают, что пограничный диффузионный слой, примыкающий к границе раздела фаз, имеется не только со стороны жидкой фазы, но и со стороны газовой фазы. 

Пленочные модели газожидкостных реакций лишь приближенно описывают гетерогенный процесс Г – Ж. В действительности, изменение концентрации растворяемого реагента происходит не только внутри очень тонкой пленки одинаковой толщины, но и в основной массе потока. Однако, как показала практика, количественные результаты на основе пленочной модели, как правило, мало отличаются от результатов полученных с использованием более сложных моделей. 

Модели обновления поверхности (модели проницаемости).
Основываются на предположении о том, что через некоторые промежутки времени происходит замещение элементов жидкости у поверхности раздела фаз жидкостью из глубинных слоев, состав которой такой же, как и средний состав основной массы. Пока элемент жидкости находится у поверхности и соприкасается с газом, абсорбция газа жидкостью происходит при таких условиях, как если бы этот элемент был неподвижен  и имел бесконечную глубину. Скорость абсорбции является функцией предполагаемого времени пребывания элемента жидкости у поверхности раздела фаз.

Таким образом, абсорбцию газа жидкостью в соответствии с моделями обновления поверхности рассматривают как нестационарный процесс, когда условия абсорбции непостоянны во времени.

Модели обновления поверхности для случая абсорбции газов перемешивающимися жидкостями представляются более реалистичными. Однако математический аппарат, используемый в них, существенно сложнее, чем у пленочной модели. В то же время количественные расчеты сделанные на основе пленочной модели, как правило мало отличаются от расчетов, выполненных на основе моделей обновления поверхности.

Влияние температуры. 
Объем газа, приведенного к 00С и давлению в 1 атм, растворенного в единице объема растворителя при температуре эксперимента и парциальном давлении газа 1 атм, называют коэффициентом абсорбции kA. Поскольку 1 моль любого газ при этих условиях занимает объем 22,4 л. то растворимость газа. Выраженная в моль/л, при условиях эксперимента и давлении 1 атм определяется выражением:

Растворимость = kA/22,4

Количественно соотношение. Описывающее влияние температуры на растворимость газа, дается уравнением Вант-Гоффа:
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где (Н – изменение энтальпии, сопровождающее растворение 1 моля газа.

Обычно при растворении газа в воде происходит выделение тепла. В соответствии с принципом Ле-Шателье это должно приводить к уменьшению растворимости. По этой причине газы могут быть легко удалены при кипячении раствора.

Растворимость газов в расплавленных металлах.
Газы растворяются в расплавленных металлах по механизму, существенно отличающемуся от механизма растворения в воде. В воде газы растворяются в молекулярном состоянии, а в расплавленных металлах они растворяются в атомном состоянии.

В случае растворении газа в расплавленном металле закон Генри не применим. Сивертс (1911г.) провел обширные исследования по  изучению влияния давления на растворимость и нашел, что для двухатомных газов растворимость пропорциональна корню квадратному из давления газа. Эта зависимость стала известна как закон Сивертса. Он объяснил это явление допустив, что газ диссоциирует перед абсорбцией. Например, растворимость азота в металлах может быть выражена следующими уравнениями:

N2(г) ( 2N(в металле),
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Следовательно, 
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, т.е. концентрация азота в жидком металле при равновесии пропорциональна корню квадратному от давления азота.

Растворенные газы сильно влияют на свойства металлов при их плавлении и литье. Выделение растворенных газов во время затвердевания приводит к образованию пустот и трещин  в литом металле. Затвердевший металл еще сохраняет следы газа, которые влияют на свойства металла. Для удаления газов из металлов применяют вакуумную плавку.


Лекция 17


КИНЕТИКА РАСТВОРЕНИЯ

Физические процессы

Растворение твердых веществ в воде изучалось впервые Щукаревым (1896г.) и Нойесом и Уитни (1897г.) методом вращения таблеток, спрессованных из порошка с последующим анализом раствора через определенные промежутки времени. Они нашли, что скорость увеличения концентрации растворенного вещества соответствует уравнению
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где С- концентрация растворенного вещества в момент (; СТ – растворимость соединения в воде при температуре эксперимента, и k – константа скорости.

После интегрирования этого уравнения получаем:
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т.е. графическая зависимость lg CT/C – C от ( представляет собой прямую линию. Найденная зависимость подтверждает, что на поверхности раздела быстро образуется насыщенный слой и наблюдаемая скорость растворения является скоростью, с которой сольватированные молекулы диффундируют из этого слоя по всему объему раствора.  

В более поздних экспериментах в уравнение   (185) была включена площадь поверхности:
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Химические процессы

В 1904г. Нернст распространил уравнение физических процессов на химические процессы. Можно считать, что химическая реакция происходит следующим образом. Когда кристалл погружают в кислоту, его поверхность быстро покрывается насыщенным слоем продуктов реакции. Чтобы достичь поверхности кристалла, кислота должна диффундировать через пограничный слой. Скорость растворения кристалла будет определяться скоростью диффузии кислоты через слой Нернста. Используя закон диффузии Фика было установлено соотношение между константой k|  в уравнении (187) и коэффициентом диффузии раствора
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Подставляя значение k в уравнение скорости, получаем
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где D – коэффициент диффузии кислоты; F – площадь поверхности твердого вещества; V – объем раствора; С – концентрация кислоты в объеме раствора; Ci – концентрация кислоты на поверхности раздела фаз; ( - толщина диффузионного слоя. В общем случае при Ci ( 0 скорость диффузии может быть равна скорости химической реакции на поверхности раздела фаз;
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Скорость растворения будет равна
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Если D/( << k , то скорость равна (D/()FC, т.е. процесс контролируется диффузией, а если k<< D/(, w = kFC, т.е. процесс контролируется скоростью химической реакции.

Реакции порошкообразных веществ

Уравнения скорости, выведенные ранее, можно использовать, когда площадь поверхности реагирующего твердого вещества постоянна. Если реагирующее твердое вещество представляет собой порошок с частицами одинаковых размеров (сферы), то площадь поверхности будет уменьшаться со временем, и скорость будет описываться соотношением
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Изменение массы порошка UO2 во времени при растворении в смеси карбоната-бикарбоната натрия в присутствии кислорода по реакции

UO2 + 2CO32- +1/2 O2 +H2O ( [UO2(CO3)2]2-  + 2OH-
Определенное Шортманом и Де-Сеса (1958г.) показаны на рисунке
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� Силикогели и алюмогели: МСМ – мелкий силикогель молотый. Удельная площадь поверхности – 580 м2/г. Радиус пор 13Ао. Применяется для осушки воздуха, газов от легко конденсирующихся паров и газов. 


Синтетические цеолиты. Типы А и Х – алюмосиликагели – молекулярно-ситовое действие. Высокая адсорбционная способность – глубокая осушка и тонкая очистка газов и жидкостей. 
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