Лекция 6

Глава 6.  Химическое равновесие

6.1. Истинное и кажущееся равновесие
Многие химические реакции не протекают до конца, то есть исходные реагенты не полностью превращаются в продукты. Такие реакции начинают протекать в одном направлении, затем за счет взаимодействия продуктов реакции идут в обратном направлении, то есть являются двусторонними. Их называют химически обратимыми.

Химические реакции могут быть практически необратимыми и совершенно необратимыми. Например, реакция 

Н2+½ О2 = Н2О

практически необратима; лишь при температурах в несколько тысяч градусов вода распадается на Н2 и О2. Примером совершенно необратимых реакций является разложение взрывчатых веществ, для которых 
(S ( 0 при (H ( 0, то есть (G ( 0 при любых температурах:

Pb(N3)2 (Pb + 3N2.

Необратимости способствуют такие условия, при которых один из продуктов является малорастворимым и выпадает в осадок, либо образуется в виде газообразного вещества, удаляемого из системы, либо является слабодиссоциирующим в реакционной среде веществом.

Любая реакция может протекать самопроизвольно только в направлении, которое приближает систему к состоянию равновесия, в котором силы, вызывающие процесс, уравновешиваются.

Химическим равновесием называют не изменяющееся во времени при постоянном давлении, объеме и температуре состоя-
ние системы, содержащей вещества, способные к взаимодействию.

Как было показано, при некоторой температуре энтальпийный и энтропийный факторы уравниваются, то есть 
(Н = Т.(S. В этом случае  (G = 0, что является  термодинамическим условием химического равновесия. Существуют различные виды равновесных состояний.

Истинное (устойчивое, термодинамическое) равновесие системы характеризуется неизменностью во времени. При этом система изменяет состояние соответственно внешним воздействиям и его характеристики (например, концентрации) не зависят от того, с какой стороны система подходит к равновесию. Устойчивое равновесие является динамическим. Равновесное состояние сохраняется во времени не вследствие отсутствия или прекращения процесса, а вследствие протекания его одновременно в двух противоположных направлениях с одинаковой скоростью.

Кажущееся (метастабильное, заторможенное) равновесие отличается тем, что для него выполняется только один признак – неизменность во времени. Например, смесь Н2 и О2 может практически бесконечно находиться в неизменном, метастабильном состоянии. Однако это не истинное равновесие, так как, раз начавшись (от искры или действия платинового катализатора, который при этом химически не изменяется), процесс взаимодействия идет быстро и практически до конца с выделением тепла: 

H2 (г)  + 1/2О2(г) = H2О (г);                    (Нo298= (241 кДж.

6.2. Константа равновесия

Количественной характеристикой равновесного состояния является величина, называемая константой равновесия (К). В состоянии равновесия состав системы не меняется, то есть концентрации реагентов и продуктов реакции остаются постоянными (они называются равновесными).

В 1864 году норвежские ученые К. Гульдберг и П. Вааге сформулировали закон действующих масс (ЗДМ): отношение произведения равновесных концентраций продуктов реакции в степенях, равных стехиометрическим коэффициентам, к произведению равновесных концентраций исходных веществ (реагентов) в степенях, равных стехиометрическим коэффициентам, при Т = const, является величиной постоянной.

Например, для обратимой реакции

аА + bВ            сС + dD 

закон действующих масс имеет вид
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или, если вещества – газы,
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где [A], [В] и т. д. – равновесные концентрации веществ (моль/л); 
РА, РВ и т.д... – парциальные давления газов.

Например, для реакции

   2СН4 (г)               С2Н2 (г)  + 3Н2 (г) 

закон действующих масс имеет вид
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       или          
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Если все реагенты газообразны и их поведение подчиняется законам идеальных газов, то связь между КР и КС можно выразить уравнением:
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где Δn ( изменение числа молей газов в результате реакции; так что для рассматриваемой реакции
Δn = (1 + 3) ( 2 = 2      и        
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Константа равновесия обладает тем свойством, что она не зависит от концентрации реагентов и продуктов. Это значит, что увеличение концентрации одного из веществ приводит к такому изменению концентрации других веществ, что константа равновесия остается неизменной. Если увеличить [A], то [B] уменьшится, а [C] и [D] увеличатся. В то же время константа равновесия зависит от температуры: с увеличением температуры она увеличивается для эндотермических и уменьшается для экзотермических реакций. 

В выражение ЗДМ включаются только концентрации растворов, концентрации или давления газов; конденсированные вещества в собственной фазе (Н2Ож, КСlт и т.п.) в формулу не включаются. Например, для реакции 
  Fe2O3 (т) + 3H2 (г)  = 2Fe (т) + 3H2O (ж) ;                    
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Так как Fe2O3 , Fe и H2O  ( конденсированные вещества, то равновесие реакции зависит только от концентрации Н2.
Константа равновесия ( важнейшая термодинамическая характеристика реакции. По величине константы равновесия (К) можно судить о степени протекания реакции. При очень большом значении К равновесие реакции сильно сдвинуто вправо (в сторону продуктов), а при очень низком значении К реакция протекает в очень незначительной степени и равновесная смесь содержит преимущественно реагенты. Кроме того, по величине К можно вычислять концентрации реагентов и продуктов при достижении равновесия и, как будет показано ниже, (G реакции.

6.3. Энергия Гиббса и константа равновесия

В химической термодинамике имеется соотношение, которое связывает энергию Гиббса с константой равновесия. Это широко известное уравнение Вант-Гоффа, которое записывается в ленейном и экспотенциальном виде:
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Рассчитав величину (G0298 химической реакции, можно определить константу равновесия. Из уравнения (4.13) следует, что если величина (G0 отрицательна, то lgК должен быть положительным, что, в свою очередь, означает, что К >1. И наоборот, если (G0 > 0, то К <1.
Пример 13. Прямая или обратная реакция будет протекать при стандартных условиях в системе:

 CH4(г) + СО2 (г)              2СО (г) + 2Н2 (г) .  

Запишите закон действия масс для этой реакции. 

Решение: Для ответа на вопрос следует вычислить (G0298 или   
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  прямой реакции. Последнее выражение и есть ЗДМ. Значения (G0298 соответствующих веществ приведены в таблице 4.1. Зная, что значения (G0f для простых веществ, находящихся в устойчивых при стандартных условиях агрегатных состояниях, равны нулю, а значения (G0ƒ  (в кДж/моль) для СO2 ((394,3), СН4 ((50,8) и СО ((137,1), используя уравнение (4.7), рассчитываем (G0х.р.:
(G0х..р. = 2(G0ƒ,(СО) ( (G0ƒ, (СН4) ( (G0ƒ, (СО2)  =

2(((137,1) ( ((50,8 ( 394,3) = +170,9 кДж = 170900 Дж.

После этого вычисляем константу равновесия
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То, что (G > 0, а Kр << 1, указывает на невозможность самопроизвольного протекания прямой реакции при T = 298 К и равенстве давлений взятых газов 
1,013(105 Па (760 мм рт.ст. или 1 атм.). Самопроизвольно при этих условиях будет протекать обратная реакция, т.к. для нее (G = (170,9 кДж, а К ( 1037. 









Пример 14. На основании стандартных энтальпий образования и абсолютных стандартных энтропий веществ (табл. 4.1) вычислите (G0298 реакции, протекающей по уравнению 

CO(г) + Н2О(ж)                      СО2 (г) + Н2 (г) ,
(Н0ƒ, (кДж/моль)
       (110,5  (285,8
          (393,5       0
S0 (Дж/моль·К)
         197,5      70,1
            213,6      130,6

Запишите закон действующих масс и вычислите Kp. 

Решение:  
1) (Н0   = ((393,5 + 0) - ((110,5 ( 285,8) = + 2,80 кДж. 

2) (S0   = (213,6 + 130,6) ( (197,5 + 70,1) = 0,0766 кДж/моль. 

3) (G0  = +2,80 ( 298·0,0766 = (20,0 кДж. 
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Концентрация Н2О(ж) принимается равной 1 и не включена в ЗДМ, т.к. это конденсированное состояние. 

Пример 15. Реакция восстановления Fe2O3 водородом протекает по уравнению 

Fe2O3 (к) + 3H2 = 2Fe (к) + 3Н2О(г);

 (Hо= +96,61кДж. 

Запишите закон действующих масс для этой реакции. Возможна ли эта реакция при стандартных условиях, если изменение энтропии (S0 = 0,1387 кДж/моль·К? При какой температуре начнется восстановление Fe2O3? Каково значение К при этой температуре? 

Решение. Вычисляем (G0 реакции: 

(G0 = (H0 ( T(S0 = 96,61 ( 298·0,1387 = 55,28 кДж.   

ЗДМ для этой реакции c учетом агрегатного состояния веществ: 
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В то же время
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Так как (G >0, то реакция при стандартных условиях невозможна; наоборот, при этих условиях идет обратная реакция окисления железа (коррозия). Найдем температуру, при которой (G = 0.   При этом        (H0 = T(S0  , отсюда
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Следовательно, при температуре примерно 696,5 К начнется реакция восстановления Fe2O3. (“Примерно” потому, что при решении задачи мы не учитываем слабую зависимость (Н и (S от температуры, а также то обстоятельство, что условие К ( 1  означает не полное отсутствие реакции, а лишь малую степень её протекания). Иногда эту температуру называют температурой начала реакции. Подставляя в выражение для К значение Т = 696,5 К, убеждаемся, что К = 1. 
Это значит, что за температуру начала реакции принята температура, при которой [H2O] = [H2]. 

Пример 16. Константа равновесия системы     H2 + I2   
   2HI   при некоторой температуре равна 40. Определить, какая часть водорода и иода (%) перейдет в HI, если исходные концентрации этих веществ одинаковы и составляют 0,01 моль/л, а [HI]исх = 0.
Решение. При решении подобных задач используется стехиометрическое уравнение реакции. Обозначим через x расход водорода к моменту наступления равновесия. Следовательно, равновесная концентрация Н2 составит [H2]p = 
(0,01 ( x). Так как I2 расходуется столько же, сколько и H2 (по уравнению на 1 моль H2 расходуется 1 моль I2), то [I2]p = (0,01 ( x). Из уравнения видно, что к моменту равновесия HI получается в 2 раза больше, чем расходуется H2 , следовательно, 
[HI]p = 2x. Запишем выражение для константы равновесия и подставим числовые значения равновесных концентраций: 
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.
Уравнение имеет два корня: х1 = 0,0146, х2 = 0,0076. Из двух значений х следует выбрать то, которое отвечает условию задачи. Исходные концентрации Н2 и I2 равны 0,01 моль/л. Следовательно, х не может иметь значение больше 0,01 и решение имеет одно значение (0,0076 моль/л. Таким образом, из 0,01 моль Н2 и I2 прореагировало 0,0076 моль, что составляет 76 %. 

Пример 17.    В системе 
CO + Cl2                      COCl2 
равновесные концентрации веществ составляют [CO2]p = 0,3; [CO]p = 0,2; [COCl2]p = 1,2 моль/л. Вычислить константу равновесия системы и исходные концентрации CO и Cl2.

Решение. Найдем константу равновесия, подставив числовые значения равновесных концентраций в выражение константы равновесия: 
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Исходная концентрация реагента равна сумме равновесной и израсходованной к моменту равновесия. Из уравнения реакции видно, что для образования 1 моль COCl2 расходуется по 1 моль СО и Cl2. Следовательно, 

[CO]исх = [CO]p + [CO]изр = 0,2 + 1,2 = 1,4 моль/л. 

[Cl2]исх = [Cl2]p + [Cl2]изр = 0,3 + 1,2 = 1,5 моль/л.
6.4. Принцип Ле Шателье 

Химическое равновесие, отвечающее минимуму энергии Гиббса 
((G = 0), является наиболее устойчивым состоянием системы при данных условиях. Изменение условий равновесия может его нарушить, в результате чего реакция начинает протекать в прямом или обратном направлении ( при этом говорят, что равновесие смещается в сторону прямой или обратной реакции). Через некоторое время система вновь становится равновесной с новыми равновесными концентрациями всех реагирующих веществ. Направление смещения равновесия определяется принципом Ле Шателье: если на систему, находящуюся в равновесии, подействовать извне, то равновесие смещается в том направлении, которое ослабляет это воздействие. Этот принцип вытекает из уравнений закона действия масс и Вант-Гоффа для константы равновесия. 
Проиллюстрируем принцип смещения равновесия на следующих примерах.

Пример 18. В каком направлении должно смещаться равновесие реакции 
N2O4 (г)                2NO2 (г) ,                 (HO = 58,0 кДж 

при а) добавлении N2O4;   б) удалении NO2;    в) повышении давления;   
г) увеличении температуры?

Решение. Согласно принципу Ле Шателье: 

а) при добавлении N2O4 равновесие должно сместиться в направлении реакции, в результате которой концентрация этого вещества должна уменьшиться, т.е. в сторону прямой реакции ((); 

б) при удалении NO2 из системы равновесие будет смещаться в направлении того процесса, в результате которого образуется дополнительное количество NO2 (вправо (); 

в) при повышении давления равновесие смещается в направлении процесса, идущего с уменьшением объема (уменьшения числа молекул газа), т.е. в сторону обратного процесса (←); 

г) при повышении температуры равновесие смещается в направлении реакции, идущей с поглощением теплоты (т.е. эндотермической, (H > 0), т.е. вправо ((). 

Пример 19. Определите, как изменится константа равновесия рассматриваемой реакции при изменении температуры:

N2 + 3H2                 2NH3     
,
(HO = (92,4 кДж.
Решение. Процесс синтеза аммиака является экзотермическим ((HO < 0). Следовательно, согласно принципу Ле Шателье, при повышении температуры равновесие сместится в сторону обратной реакции, т. е. в сторону образования дополнительных количеств реагентов (N2 ,H2). При этом К уменьшается. При понижении температуры К увеличивается, а равновесие смещается в направлении роста концентрации аммиака. 

Это обстоятельство имеет важное практическое значение. Для получения аммиака с достаточно большой скоростью необходимо вести процесс при повышенных температурах. Однако при этом К уменьшается, это означает уменьшение выхода аммиака. Чтобы скомпенсировать этот недостаток, приходится прибегать к высоким давлениям, поскольку повышение давления смещает равновесие в сторону образования аммиака ((), что согласуется с принципом Ле Шателье (уменьшается объем газов, так как уменьшается количество газа с 4-х до 2-х моль).
Глава 7. Основы химической кинетики
7.1. Основные понятия химической кинетики
Термодинамика изучает только состояния систем, она не прослеживает подробно путь реакции, поэтому она определяет лишь потенциальную возможность ее протекания в определенном направлении. В уравнениях термодинамики нет такой величины как время, поэтому она не может описать скорости процессов. Скорость реакции не связана со значением энергии Гиббса (ΔG). Например, термодинамическая вероятность реакции окисления водорода до воды

Н2 + ½О2 = Н2О (ж) ,   ΔG0298 = (237,2 кДж/моль,
значительно выше, чем вероятность реакции нейтрализации с образованием воды

Н+ + ОН( = Н2О (ж);
ΔG0298 = (79,9 кДж/моль.

Однако первая реакция в обычных условиях без катализатора практически не идет, а вторая реакция протекает мгновенно.

Кинетика ( наука о скоростях и механизмах процессов. Химическая кинетика изучает скорости и механизмы химических реакций.

Скорость химической реакции (Vх.р) выражается изменением концентрации какого-либо реагента или продукта в единицу времени:
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При этом скорости изменения концентраций всех продуктов и реагентов однозначно связаны между собой. Для реакции

аА + bВ + .... = сС + dD + ...
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Под механизмом реакции  в кинетике понимают путь реакции, то есть подробное изменение координат всех частиц в ее ходе, сближение
и удаление атомов и радикалов, повороты молекул и их частей, разрыв и образование новых химических связей. В ходе изменения координат атомов происходит изменение энергии. 

Механизм химической реакции удобно описывать с помощью кривых потенциальной энергии (КПЭ) в координатах энергия (Е) ( путь реакции (q); (на самом деле реакция описывается поверхностью потенциальной энергии ( ППЭ в многомерном пространстве координат всех атомов системы).

На рисунке 5.1 показана схематично КПЭ для реакции реагент ( продукт (кривая 1). Видно, что ход реакции описан максимально подробно; на КПЭ есть минимумы (реагенты и продукты) и максимум - для промежуточного переходного состояния. Такие максимумы ( энергетические барьеры (Еа) на пути реакции, причем они разные для прямой и обратной реакции, так что
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Здесь Еа ( величины энергетических барьеров, которые называют энергиями активации. Это выражение дает связь между кинетикой (Еа – кинетический параметр) и термодинамикой ((Н) реакции.

Ключевым утверждением химической кинетики является положение о том, что реакции происходят в результате столкновений атомов или молекул реагентов; часть столкновений приводит к реакции.

Кривая 1, изображенная на рисунке 5.1, относится к случаю простой (элементарной) реакции, то есть реакции, которая проходит в одно столкновение и в которой не образуются промежуточные устойчивые соединения. Кривая 2 соответствует сложной реакции, протекающей через две стадии (два барьера) и через один промежуточный устойчивый продукт (минимум в середине кривой).
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Рис. 5.1.  Кривая потенциальной энергии для элементарной (1) 

и сложной (2) химической реакции

На скорость реакции влияют многие факторы: концентрация реагентов, температура, давление, катализаторы, внешние воздействия, например излучения и др.

7.2. Зависимость скорости химической реакции
от концентрации реагентов
Так как скорость химической реакции зависит от столкновений, а количество столкновений в единице объема, очевидно, пропорционально концентрации сталкивающихся молекул, то можно предположить, что скорость  реакции пропорциональна концентрациям реагентов, то есть для необратимой простой реакции

аА + bВ + .... = сС + dD + ...
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(закон действующих масс для скорости химической реакции). 
Здесь k ( константа скорости, то есть скорость реакции при [A] = [B] = 
1 моль/л. 

Эти рассуждения верны лишь в том случае, если реакция элементарная (в одном столкновении участвуют а молекул А, b молекул В) и при этом сразу образуются конечные продукты С, D и т. д. Если реакция сложная, то скорость зависит не только от [A] и [В], но и от концентраций промежуточных продуктов и скоростей их расходования, так что обычно коэффициенты в уравнении реакции не совпадают с а и b (они меньше их). В этом случае кинетическое уравнение записывается:
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В других случаях имеют место более сложные уравнения. Например, для сложной (цепной) реакции

H2 + Br2 = 2HBr
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Уравнения типа вырыжающие закон действующих масс для скорости реакции называются кинетическими уравнениями химических реакций.
Коэффициенты а и b в этих уравнении носят название "молекулярность" реакции по веществу А и В, соответственно; сумма (а + b) ( суммарная (общая) молекулярность простой реакции. Понятие "молекулярность" применимо только к простой реакции. Вычисления и наблюдения показывают, что (а + b) не может быть больше трех. Если для какой-либо реакции эта сумма больше трех, то можно утверждать, что реакция сложная. По количеству сталкивающихся в элементарном акте молекул реакции называют моно-, би- и тримолекулярными.

Коэффициенты ( и (  в уравнении для сложных реакций носят название "частный порядок" реакции по веществу А и В, соответственно, а сумма (( +() ( общий порядок реакции. Эти коэффициенты находят экспериментально, и они могут быть целыми, дробными, отрицательными и равными нулю. 
Порядок и молекулярность простой реакции обычно совпадают, но если, например, концентрация одного из реагентов много больше, чем других, то скорость практически не зависит от этой концентрации и, хотя в реакции участвуют все молекулы, ее порядок будет меньше молекулярности. На этом основано нахождение порядков реакций по веществам ( метод понижения порядка реакции. 
Константа скорости (k) не зависит от концентраций реагентов, но зависит от природы реагентов, направления реакции (природы продуктов) и от температуры. Константу скорости находят из экспериментальных данных расчетом (известны V, [A], [B]...., (, (,...)
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Как видно из этого выражения, единицы измерения (размерность) k зависит от порядка реакции:

для реакции первого порядка (( + ( +...= 1) ( с(1;

для реакции второго порядка ( л·с(1·моль(1;

для реакции третьего порядка ( л2·с(1·моль(2 .

Особенности кинетики гетерогенных реакций. Гетерогенные реакции идут на поверхности раздела фаз, поэтому особенностью кинетики этих реакций является влияние площади реакционной поверхности (S) на скорость реакции, при этом константа скорости   
k = k(·S.

Если в реакции участвуют твердые или жидкие вещества (не растворы), то их концентрация в кинетическом уравнении, как и в ЗДМ для равновесия, не учитывается. Например, для реакции
                   CaOк + CO2 (г) = CaCO3 к   

кинетическое уравнение имеет вид

V = k[CO2] = k(S[CO2]( 

а для реакции  
 CaOк + H2Oж = Ca(OH)2 к          (
 V = k = k(S.

7.3. Зависимость скорости от температуры
Повышение температуры ускоряет все химические реакции. Первоначально Вант-Гофф экспериментально установил, что при увеличении температуры на каждые 10 градусов скорость возрастает в 2 ( 4 раза (правило Вант-Гоффа). Это соответствует степенной зависимости скорости от температуры:
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где Т ( Т0 , ( ( температурный коэффициент Вант-Гоффа. 
Однако это уравнение теоретически не обосновано; экспериментальные данные лучше описываются экспоненциальной функцией (уравнение Аррениуса):
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где А ( предэкспоненциальный множитель, не зависящий от Т, Еа ( энергия активации химической реакции (кДж/моль), R ( универсальная газовая постоянная.

Уравнение Аррениуса обычно записывают для константы скорости:
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Это уравнение теоретически обосновывается методами статистической физики. Качественно это обоснование состоит в следующем: так как реакции идут в результате беспорядочных столкновений молекул, то эти столкновения характеризуются практически непрерывным набором энергий от самых маленьких до очень больших. Очевидно, что реакция произойдет только тогда, когда молекулы соударяются с энергией, достаточной для разрыва (или существенного растяжения) некоторых химических связей. Для каждой системы существует порог энергии Еа , начиная с которого энергия достаточна для протекания реакции, – этому механизму как раз и соответствует кривая 1 на рисунке 5.1. Так как соударения происходят с частотой, зависящей от температуры по экспоненциальному закону, то и получаются формулы 5.9 и 5.10. Тогда предэкспоненциальные множители А и k0 представляют некоторую характеристику полного числа столкновений, а член 
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 ( долю результативных столкновений.

Анализ экспериментальных данных проводят, пользуясь логарифмической формой уравнения Аррениуса:
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График строят в так называемых аррениусовских координатах 
(ln k ( 
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При наличии экспериментальных данных для двух температур ko и Еа легко теоретически найти:
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Скорость химической реакции в значительной мере зависит от энергии активации. Для подавляющего большинства реакций она лежит в пределах от 50 до 250 кДж/моль. Реакции, для которых 
Еа > 150 кДж/моль, при комнатной температуре практически не протекают.

Пример 1. Сложная необратимая реакция  2N2O5 = 4NO2 + O2  является реакцией первого порядка. Как изменится ее скорость при увеличении давления в 5 раз? 

Решение. Кинетическое уравнение этой реакции в общем виде: V = k([N2O5](. Так как реакция сложная, то возможно, что ( ( 2. По условию порядок реакции 
( = 1. Для газовых реакций роль концентрации выполняет давление. Поэтому 
V = kP, и если Р1 = 5Р, то V1/V  = 5, т.е. скорость возрастает в пять раз. 

     ln k
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Рис. 5.2.   Аррениусовская зависимость для константы скорости. 
Точки – экспериментальные данные 

Пример 2. Для реакции  2NO + H2 = N2O + H2O  при 660 К измерена скорость при различных концентрациях NO и H2 : 

	NO, моль/л-1
	0,01
	0,01
	0,03

	H2 моль/л-1
	0,01
	0,02
	0,02

	V моль л-1 с-1
	2,5.10-3
	5.10-3
	45.10-3


Найти константу скорости, порядки по реагентам и записать кинетическое уравнение. 

Решение. Кинетическое уравнение для скорости этой реакции в общем виде:

V = k[NO]([H2](.

Данные таблицы позволяют найти порядки реакции по NO (() и H2 (() методом понижения порядка реакции, т.е. анализируя опыты, в которых один из реагентов имеет неизменную концентрацию. Так, [NO] = 0,01 в первом и втором столбцах, при этом [H2] изменяется.
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 (частный порядок по H2). 

Для второго и третьего столбцов, наоборот, [H2]  одинакова, а [NO] ( различны, поэтому: 
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EMBED Equation.3[image: image51.wmf](частный порядок по NO). 

Так как ( и ( совпадают со стехиометрическими коэффициентами, то реакция может быть простой. Константа скорости может быть найдена по данным каждого столбца: 
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Таким образом, кинетическое уравнение:      V = 2,5.103[NO]2[H2].
Суммарный (общий) порядок этой реакции  (( + () равен 3. 

Пример 3. Скорость реакции       А + 3В = АВ3     определяется кинетическим уравнением     V = k[А]·[B].   Определите общий порядок реакции.  Какая это реакция – простая или сложная? Во сколько раз увеличится скорость реакции при увеличении концентраций в 3 раза?
Решение. Порядок реакции определяется суммой показателей степеней реагентов в кинетическом уравнении. Для данной реакции общий порядок равен двум (1 +1).
Если бы данная реакция была простой, то по закону действующих масс
V = k[А]1.[B]3   и  общий порядок был бы равен (1+ 3) = 4, т.е. показатели степеней в кинетическом уравнении не  совпадают со стехиометрическими коэффициентами, следовательно, реакция сложная и проходит в несколько стадий. 

При увеличении концентраций реагентов в 3 раза:    V1 = k·3[A]·3[B] = 32V,   то есть скорость увеличится в 32 = 9 раз. 

Пример 4. Определить энергию активации реакции и ее температурный коэффициент, если при 398 и 600 0C константы скорости равны, соответственно, 2,110(4 и 6,2510(1. 

Решение. Еа по двум значениям может быть рассчитана по формуле 5.12: 
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Температурный коэффициент находим из выражения (5.8), т.к. V ( k: 
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7.4. Катализ

Одним из наиболее распространенных в химической практике методов ускорения химических реакций является катализ. Катализатор ( вещество, которое многократно участвует в промежуточных стадиях реакции, но выходит из нее химически неизменным.
Например, для реакции              А2 + В2 = 2АВ 

участие катализатора К можно выразить уравнением 

              А2 + К + В2 ( А2....К + В2 ( А2...К...В2 ( 2АВ + К .
Эти уравнения можно представить кривыми потенциальной энергии (рис. 5.2.). 

[image: image59.png]Bes waranmsatopa

C xaramsaropont

AFBHK ABTABHK






Рис. 5.2. Энергетическая схема хода реакции 

с катализатором и без катализатора

Из рисунка 5.2 видно, что: 

1) катализатор уменьшает энергию активации, изменяя механизм реакции, – она протекает через новые стадии, каждая из которых характеризуется невысокой энергией активации;

2) катализатор не изменяет (Н реакции (а также (G, (U и (S);
3) если катализируемая реакция обратимая, катализатор не влияет на равновесие, не изменяет константу равновесия и равновесные концентрации компонентов системы. Он в равной степени ускоряет и прямую, и обратную реакции, тем самым ускоряя время достижения равновесия.

Очевидно, в присутствии катализатора энергия активации реакции снижается на величину (Ек . Поскольку в выражении для константы скорости реакции (уравнение 5.10) энергия активации входит в отрицательный показатель степени, то даже небольшое уменьшение Еа вызывает очень большое увеличение скорости реакции:      
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Влияние катализатора на снижение Еа можно показать на примере реакции распада иодида водорода:

2HI = H2 + I2 .
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Таким образом, для рассматриваемой реакции уменьшение энергии

активации на 63 кДж, т.е. в 1,5 раза, соответствует повышению скорости реакции при 500 К более чем 106 раз.
Следует отметить, что предэкспоненциальный множитель каталитической реакции k01 не равен k0 и обычно значительно меньше, однако соответствующее уменьшение скорости далеко не компенсирует её увеличения за счёт Еа.

Пример 5. Энергия активации некоторой реакции в отсутствие катализатора равна 75,24 кДж/моль, а с катализатором ( 50,14 кДж/моль. Во сколько раз возрастает скорость реакции в присутствии катализатора, если реакция протекает при 250 С, а предэкспоненциальный множитель в присутствии катализатора уменьшается в 10 раз. 

Решение. Обозначим энергию активации реакции без катализатора через Еа , а в присутствии катализатора ( через Еа1; соответствующие константы скоростей реакций обозначим через k и k1. Используя уравнение Аррениуса (5.9) (см. раздел 5.3) и принимая k01/k0 = 10,  находим:
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Окончательно находим:          
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EMBED Equation.3[image: image66.wmf]        
Таким образом, снижение энергии активации катализатором на 25,1 кДж привело к увеличению скорости реакции в 2500 раз, несмотря на 10-кратное уменьшение предэкспоненциального множителя. 

Каталитические реакции классифицируются по типу катализаторов и по типу реакций. Так, например, по агрегатному состоянию катализаторов и реагентов катализ подразделяется на гомогенный (катализатор и реагент образуют одну фазу) и гетерогенный (катализатор и реагенты – в разных фазах, имеется граница раздела фаз между катализатором и реагентами).

Примером гомогенного катализа может быть окисление СО до СО2 кислородом в присутствии NO2 (катализатор). Механизм катализа можно изобразить следующими реакциями: 

                                 CO(г) + NO2(г) ( CO2(г) + NO(г) ,
                                    2NO(г) + O2(г) ( 2NO2(г) ;
и катализатор (NO2) снова участвует в первой реакции. 

Аналогично этому может быть катализирована реакция окисления SO2 в SO3; подобная реакция применяется в производстве серной кислоты "нитрозным" способом. 

Примером гетерогенного катализа является получение SO3 из SO2 в присутствии Pt или V2O5 :
                                      SO2(г) + O2(г) ( SO3(г) .
Эта реакция также применяется в производстве серной кислоты ("контактный" метод). 

Гетерогенный катализатор (железо) применяется также в производстве аммиака из азота и водорода и во многих других процессах. 

Эффективность гетерогенных катализаторов обычно намного больше, чем гомогенных. Скорость каталитических реакций в случае гомогенного катализатора зависит от его концентрации, а в случае гетерогенного ( от его удельной поверхности (то есть дисперсности) ( чем она больше, тем больше скорость. Последнее связано с тем, что каталитическая реакция идет на поверхности катализатора и включает в себя стадии адсорбции (прилипание) молекул реагентов на поверхности; по окончании реакции ее продукты десорбируются. Для увеличения поверхности катализаторов их измельчают или получают специальными способами, при которых образуются очень тонкодисперсные порошки. 

Приведенные примеры одновременно являются примерами окислительно-восстановительного катализа. В этом случае в качестве катализаторов обычно выступают переходные металлы или их соединения (Mn3+, Pt, Au, Ag, Fe, Ni, Fe2O3  и др.).

В кислотно-основном катализе роль катализатора выполняют Н+, ОН( и другие подобные частицы ( носители кислотности и основности. Так, реакция гидролиза

CH3COOCH3 + H2O           CH3COOH + CH3OH
ускоряется примерно в 300 раз при добавлении любой из сильных кислот: HCl,  HBr или HNO3.

Большое значение катализ имеет в биологических системах. В этом случае катализатор называют ферментом. Эффективность действия многих ферментов намного больше, чем обычных катализаторов. Например, для реакции связывания азота в аммиак

N2 + 3H2 = 2NH3 

в промышленности используется гетерогенный катализатор в виде губчатого железа с добавками оксидов и сульфатов металлов. 
При этом реакция проводится при  Т ( 700 К и Р ( 30 МПа. Этот же синтез идет в клубеньках бобовых растений под действием ферментов при обычных Т и Р. 

Каталитические системы небезразличны к примесям и добавкам. Некоторые из них увеличивают эффективность катализа, как например, в вышеприведенном примере катализа синтеза аммиака железом. Такие добавки в катализатор называются промоторами (оксиды калия и алюминия в железе). Некоторые примеси, наоборот, подавляют каталитическую реакцию ("отравляют" катализатор), это каталитические яды. Например, синтез SO3 на Pt-катализаторе очень чувствителен к примесям, содержащим сульфидную серу ; сера отравляет поверхность платинового катализатора. И напротив, катализатор на основе V2O5 малочувствителен к таким примесям; честь разработки катализатора на основе оксида ванадия принадлежит российскому учёному Г.К. Борескову.
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