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ПРЕДИСЛОВИЕ

Предлагаемое учебное пособие написано на основе лекций
по кинетике химических реакций и элементарных процессов,
читаемых авторами студентам и аспирантам химического и
физического факультетов МГУ, а также слушателям ФПК, про-
ходящим стажировку на этих факультетах.

Цель учебного пособия — дать студентам и аспирантам
представление о теоретических основах и современном состоя-
нии кинетики химических реакций. В связи с этим основное
внимание уделено таким вопросам, как основы феноменологи-
ческой кинетики в применении к гомогенным и гетерогенным
реакциям, каталитическим реакциям и реакциям с нетермичес-
кой активацией. На примере простейших необратимых реакций
рассмотрена кинетика реакций в потоке. Значительную часть
пособия занимает обсуждение процессов обмена энергией при
неупругих столкновениях и химических превращениях. Обстоя-
тельно рассмотрены методы расчета поверхностей потенциаль-

. ной энергии и констант скорости реакций.
Задача учебного пособия — сформировать у студентов и

аспирантов современные представления о кинетике и механиз-
мах химических реакций, о методах расчета констант скорости
различных (включая и кинетически неравновесные) процессов,
путем сопоставления скоростей термических и нетермических
реакций дать возможность рационально применять последние
для осуществления ряда процессов, не реализуемых в терми-
ческих условиях.

В предлагаемой книге Б. В. Страховым написаны гл. 3,
§ 4—5; гл. 4, § 1—3; гл. 8, § 1; гл. 10, § 4; гл. 11, § 2; гл. 22,
§ 5, 9; гл. 25, § 1—5; А. И. Осиповым — гл. 18—21 и гл. 23,
§ 1—3; весь остальной материал написан И. А. Семиохиным,
который выполнил и общую редакцию книги.

Авторы весьма признательны профессорам А. В. Вишняко-
ву, К. Н. Никитину и В. И. Цирельникову за ценные замеча-
ния, высказанные ими при рецензировании рукописи.

Авторы заранее благодарны терпеливым читателям за все
замечания по улучшению содержания и оформления настоя-
щего пособия.



Раздел I
ФЕНОМЕНОЛОГИЧЕСКАЯ КИНЕТИКА

Глава 1
ОСНОВНЫЕ ПОНЯТИЯ

§ 1. Предмет химической кинетики

Химическая кинетика — раздел физической химии, в кото-
ром изучаются закономерности протекания во времени хими-
ческих реакций и их механизм. Механизмом реакций обычно
называют совокупность элементарных (одностадийных) процес-
сов, через которые происходит реакция.

Исходя из энергетических свойств системы и ее энтропии,
с помощью соотношений термодинамики можно определить:

а) условия самопроизвольного протекания реакции типа
v i A i + v 2 A 2 + . . . + v f A f + . . . =v 1 A 1 + v 2A 2+ . . . + v*A* + . . . , (1.1)

когда

\nKa—\n

б) состояние равновесия:

< 0 ; (1.2)

(1.3)

в) равновесный выход при определенных условиях (Т и р)
с помощью закона действующих масс:

(1.4)
равн

Однако термодинамика сама по себе не в состоянии опре-
делить, за какое время может быть достигнут ожидаемый ре-
зультат. Важнейшая для практики величина — время — вы-
падает из обычного термодинамического рассмотрения.

Кроме того, учитывая только параметры начального и ко-
нечного состояний системы, термодинамика не может описать
промежуточные стадии процесса. Наконец, протекание термо-
динамически возможных процессов связано с преодолением
энергетического барьера, затрудняющего их реальное осущест-
вление, ос9бенно при низких температурах. Например, реакция
взаимодействия водорода с кислородом 2Н2 + О2 = 2Н,О



сопровождается очень большой убылью свободной энергии:

= —456,1 кДж.

Вследствие этого равновесие сильно сдвинуто вправо, однако
смесь водорода с кислородом может существовать очень долго
без заметного образования воды. В то же время стоит внести
в смесь подходящий катализатор (губчатую платину), как
мгновенно произойдет реакция со взрывом.

Ясно поэтому, что термодинамическое исследование химиче-
ских систем недостаточно для полной характеристики процес-
сов, особенно для характеристики возможных результатов за
определенные промежутки времени. Не менее важен кинетиче-
ский анализ, позволяющий определить вероятность осуществ-
ления тех реакций, принципиальная возможность которых ус-
тановлена с помощью законов и положений термодинамики.

Система, исследуемая кинетически, гораздо сложнее той, ко-
торая изучается термодинамически, поскольку в нее кроме ус-
тойчивых молекул (^томов или ионов), являющихся исходны-
ми веществами и продуктами реакции, входят многие разно-
видности неустойчивых промежуточных соединений (радика-
лов, возбужденных частиц и т. п.).

Скорость реакции как основная характеристика химической
кинетики зависит не только от концентрации (давления) час-
тиц и температуры, но и ч>т катализаторов, формы и размеров
сосуда, материала и состояния стенок и т. п.

Одной из важнейших задач феноменологической кинетики
является определение параметров, знание которых в опреде-
ленные моменты времени позволяет предсказать поведение си-
стемы.

§ 2. Скорость химической реакции

Важнейшей количественной кинетической характеристикой
любой химической реакции является ее скорость. Под скоро-
стью реакции обычно понимают изменение количества вещест-
ва, вступающего в реакцию или образующегося в результате
реакции, в единицу времени в единице объема:

\ dn /I cv
w= -b (1.5)

= V dt ' V •

где п — число молей (или молекул).
Если объем системы постоянен (замкнутая система), то

w = ±±(JL)=±*. (1.6)
* dt \V ) dt ' V

где с — объемно-мольная или объемно-молекулярная концент-
рация вещества.



Если же объем реагирующей системы изменяется в ходе
процесса (например, при реакции в потоке), то

dt dt \ V ) V dt V* dt *

V dt dt ^ V* dt K '

В случае, когда известно стехиометрическое уравнение про-
стой реакции типа (1.1), для однозначного определения ско-
рость реакции следует записать в виде

w= '-^L=J-dA (1.9)
\tV dt vkV dt '

где Vi и \h относятся к стехиометрическим коэффициентам ис-
ходных веществ и продуктов реакции соответственно.

Формула (1.9) дает соотношение между скоростями простой
реакции, записанными через количества или концентрации ис-
ходных веществ или продуктов реакции. Если (1.1) представ-
ляет собой брутто-уравнение сложной реакции, то соотношение
(1.9) можно рассматривать только как приближенное, приме-
нимое лишь тогда, когда количества или концентрации проме-
жуточных веществ малы по сравнению с количествами или кон-
центрациями исходных веществ и продуктов реакции.

В частном случае, когда объем реагирующей системы не
меняется в ходе реакции, скорость реакции может быть выра-
жена через изменение концентраций соответствующих веществ:

ш = — L * L = 4 ^ L . (1-10)
vi dt vk dt

§ 3. Основной постулат химической кинетики

Уравнение, описывающее зависимость скорости химическо-
го процесса от концентрации компонентов реагирующей смеси,
называется кинетическим уравнением процесса

с2, . . . , см).

В зависимости от реакции функция f может быть более или
менее сложной. Как показали опыты, довольно часто скорость
химической реакции пропорциональна произведению текущих
концентраций реагирующих веществ, возведенных в некоторые
степени:

о > = L ^ = й о д . . . . ( * = 1 , 2 , .... m ) . ( 1 . 1 1 )
Vj dt

Коэффициент пропорциональности k называется константой
скорости реакции. Иногда его называют удельной скоростью



реакции, поскольку при концентрации каждого из реагирую-
щих веществ, равной единице, он равен скорости реакции.

Величины пи п2, ... принято называть порядками реакции по
веществам А ь А2, ... и т. д. Сумму порядков по всем реагирую-
щим веществам называют общим порядком или просто поряд-
ком реакции и обозначают буквой п.

Для элементарных реакций основной постулат химической
кинетики (закон действующих масс) формулируют следующим
образом: скорость элементарной химической реакции в каждый
момент времени пропорциональна произведению текущих кон-
центраций реагирующих веществ, взятых в степенях, равных
стехиометрическим коэффициентам. Для уравнения типа (1.1)
аналитическое выражение основного постулата имеет вид

w = kc^ci*r.. . (1.11а)

Величину v = ]jPv4 называют молекулярностью процесса,
i

§ 4. Элементарные реакции. Молекулярность процесса

В большинстве случаев химический процесс происходит не
путем прямого превращения исходных веществ в продукты ре-
акции, а состоит из нескольких стадий. Каждую из этих ста-
дий можно рассматривать как самостоятельную химическую
реакцию со своими исходными веществами и продуктами. Та-
кие реакции называются элементарными.

Выделение «элементарных реакций» (стадий) во многом за-
висит от уровня эксперимента и особенно от чувствительности
методов анализа. Детальное изучение реакции может показать,
что некоторая стадия на самом деле представляет совокуп-
ность отдельных процессов. Например, фотодиссоциация моле-
кул АВ

может включать еще стадию образования возбужденного со-
стояния молекулы АВ*:

которая затем распадается до частиц А и В:

В ряде случаев в виде отдельных стадий (особенно в кине-
тике реакций с нетермической активацией) учитывают реакции
с теми же самыми реагентами, но находящимися в разных
энергетических состояниях. Например, в реакциях галогенов
(F2, Cl2) с водородом, используемых в работе химических ла-
зеров, элементарными реакциями (стадиями) будут реакции



образования различных колебательно-возбужденных состояний
галогеноводородов:

F+H 2 ->HF ( t ° + H, ДН = - 1 3 3 , 9 кДж/моль,

Каждая элементарная реакция (стадия) представляет собой
совокупность большого числа однотипных превращений исход-
ных частиц — элементарных актов химического превращения.

Реакции, в элементарном акте которых участвуют одна, две
или три частицы, называются моно-, би- или тримолекулярны-
ми соответственно.

§ 5. Кинетическое уравнение сложной химической реакции

Если эмпирическая зависимость скорости реакции от кон-
центрации не описывается уравнениями вида (1.11) или
(1.11а), то реакция идет по сложному механизму. В этом слу-
чае в кинетическое уравнение в качестве сомножителей входят
концентрации продуктов реакции. Кроме того, в ходе реакции
происходит изменение порядка реакции по отдельным вещест-
вам. Примером этому могут служить реакции

Н2+Вг2-*2НВг

и

СОС12-*СО+С12,

скорости которых выражаются следующими кинетическими
уравнениями:

+ [НВг]/*'[Вг2]

И

ш2=*[СОС12][С12]
!/2.

Если реакция описывается уравнением . (1.11) или (1.11а),
то нельзя еще утверждать с полной уверенностью, что реакция
простая. В качестве примера рассмотрим реакцию образова-
ния йодистого водорода

до недавнего времени считавшуюся «классической» бимолеку-
лярной реакцией, скорость которой может быть записана в ви-
де уравнения

w=k[H2][l2].



В 1967 г. Дж. Са^ливэн установил, что эта реакция имеет
сложный механизм, включающий три элементарные стадии:

Н 2 -* Ш2(комплекс),

§ 6. Зависимость скорости реакции от температуры. Энер-
гия активации

Скорость большинства химических реакций растет с повы-
шением температуры. Поскольку в соответствии с кинетичес-
ким уравнением реакций

W = k(*[ic£«.. .

влияние температуры на концентрации с{ и с2, ... и особенно»
на порядки реакции по веществам пи п2, ... незначительно, ос-
новное влияние температуры на скорость реакции осуществля-
ется через изменение константы скорости реакции.

Из опытных данных было найдено, что при повышении тем-
пературы на 10° скорость реакции увеличивается в 2—4 раза
(правило Вант-Гоффа). Коэффициент у, равный

_ WT+\O __ fer+io (1.12)

был назван температурным коэффициентом скорости реакции.
Более точную зависимость константы скорости реакции от

температуры передает полуэмпирическое уравнение Аррениуса

k = Ae~EA/RT, (1.13)

в котором ЕА — так называемая энергия активации реакции.
Это уравнение часто преобразуют в полулогарифмическую за-
висимость

lnk=\nA—EA/RT, (1.13a)

удобную для графического определе-
ния энергии активации (рис. 1.1).

Энергией активации называют из-
быток энергии по сравнению со средней
энергией реагирующих молекул при
данной температуре, необходимый для
того, чтобы произошла химическая ре-
акция между этими частицами. Вели-
чина энергии активации зависит от ви-
да реагирующих частиц (молекулы,
радикалы, атомы, ионы и т. п.) и от

In Ai

f/T

их энергетического состояния. Так, для Р и с . 1 Л . зависимость in*
реакций между валентно-насыщенны- от \/Т



ми молекулами энергия активации близка к энергии диссоциа-
ции и составляет 100—200 кДж/моль. Реакции между атомами
или радикалами происходят с энергией активации, близкой к ну-
лю, реакции атомов (или радикалов) с молекулами протекают
с промежуточными значениями энергии активации (40—100
кДж/моль).

Аррениус объяснил уравнение (1.13), исходя из предполо-
жения о том, что в реакцию могут вступать не все молекулы,
а лишь их активные модификации, образующиеся обратимо из
нормальных молекул с поглощением теплоты Ел'-

А (

Вследствие этого реакцию А-^В, скорость которой выражается
уравнением

•^- = k[k], (1.14)

надо записать, согласно Аррениусу, в виде

лс

Второе предположение Аррениуса заключается в том, что
превращение активной модификации А* в продукт В происхо-
дит относительно медленно, вследствие чего равновесная кон-
центрация молекул А* успевает восстановиться, т. е.

Наконец, последнее предположение гласит, что активные
модификации А* превращаются в продукты реакции со ско-
ростью, не зависящей от температуры (без энергии актива-
ции). Роль температуры, таким образом, сводится к сдвигу
равновесия между нормальными и активными молекулами,
т. е. к увеличению концентрации активных молекул.

Учитывая все допущения, запишем скорость реакции в виде

По уравнению (1.14) эта скорость равна k[A], поэтому

k = k'Kc.

Логарифмируя это соотношение и дифференцируя его по тем-
пературе, с учетом последнего предположения Аррениуса по-
лучим

dlnfe = d\nKc
dT ~~ dT '
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Применяя к константе равновесия Кс уравнение изохоры реак-
ции Вант-Гоффа

d\nKc __ At/* _ EA

dT RT* RT* '

получим дифференциальную форму уравнения Аррениуса

dink = EA

dT ~~ RT* '
(1.15)

Предполагая (в относительно небольшом интервале темпе-
ратур) £A=const, после интегрирования уравнения (1.15) при-
дем к интегральной форме уравнения Аррениуса (1.13а).

Глава 2

КИНЕТИЧЕСКИЙ АНАЛИЗ ПРОСТЫХ НЕОБРАТИМЫХ РЕАКЦИЯ

§ 1. Реакции первого порядка

Запишем уравнение реакции первого порядка в юбщем виде:

C. (2.1)

Если обозначить через а число молей вещества А в началь-
ный момент времени, через х — число молей вещества А, пре-
вратившегося к моменту времени t, то, согласно основному по-
стулату химической кинетики, можно записать

_J_ d { a _ x ) z = k a - ± 2 2

V dt V ' V '

где (а—x) — число молей вещества А, оставшегося к моменту
времени t; V — объем системы (здесь и далее, если особо не
оговорено, объем системы предполагается постоянным);
а~~х = с — текущая концентрация вещества А.

После сокращения на V в знаменателях левой и правой ча-
стей уравнения (2.2) получим более простой вид кинетическо-
го уравнения:

- | - = А ( а - х ) . (2.3)

Кинетическое уравнение первого порядка имеет вид (2.3) и в
том случае, когда х и а имеют смысл текущей и начальной кон-
центраций.

Разделяя в уравнении (2.3) переменные

а — х

II



и интегрируя в пределах от 0 до х и от 0 до

получим выражение

откуда

In
а — х

-=«.

a —

(2.4)

(2.5)

Из. формулы (2.5) видно, что размерность константы ско-
рости реакции первого порядка выражается через обратное
время:

dim{k} = t~~l. (2.5а)

При этом в зависимости от используемых единиц измерения
времени (с, мин, ч) значения одной и той же константы скоро-
сти реакции численно будут различаться в 60, 3600 и т. п. раз.
Так,

k\ (с-1) =1/60*', (мин-1)=1/3600А, (ч-1)-

С другой стороны, поскольку в формулу (2.5) входит от-
ношение количеств (или концентраций) а и (a—x)f значение
k не изменится, если это отношение заменить отношением чис-
ла молекул или других величин, пропорциональных числу мо-
лей. Следовательно, формулу (2.5) можно записать в виде

t а — х t N t
(2.6)

x,(a-x)

где с — текущая концентрация вещества A; No — исходное чис-
ло молекул вещества A; N — те-
кущее число молекул вещест-
ва А.

Потенцирование уравнения
(2.5) приводит к экспоненциаль-
ной зависимости количеств про-
реагировавшего и непрореагиро-
вавшего вещества А от вре-
мени:

a—x =
t

Рис. 2 . 1 . Зависимость (а — х) и
х от времени в реакциях первого

порядка

12

(2.7)

На рис. 2.1 изображены за-
висимости (а—х) и х от време-



ни. В точке пересечения кривых х=а—х, откуда х=а/2. Время
TVI, по достижении которого прореагирует половина исходного
количества вещества А, называют временем полупревращения
вещества или (в случае реакций первого порядка) периодом
полураспада вещества А. Полагая в уравнении (2.6) t=x4t и
с=со/2, получим

~ - • (2-8)

Из этой формулы видно, что в реакциях первого порядка
время полупревращения (период полураспада) не зависит от
количества (концентрации) исходного вещества.

Обратная величина константы скорости реакции первого по-
рядка имеет смысл средней продолжительности жизни молекул
А. Действительно, используя понятие средней величины, запи-
шем

оо

k$ (2-9)

где / — время жизни отдельной молекулы; dNx — число проре-
агировавших молекул за время dt Из уравнений (2.6) и (2.7)
следует

откуда

и

где l=kt. Полученный интеграл представляет собой Г-функцию
Эйлера Г(2) = 1. Таким образом,

<T> = J L (2.10)

Примерами необратимых реакций первого порядка являют-
ся все реакции радиоактивного распада, реакции изомеризации
молекул, разложения некоторых сложных молекул в газовой
фазе (N2O5, CH3OCH3, CH3N=NCH3 и т. п.), некоторые реак-
ции в растворе (инверсия сахарозы: С12Н22О11 + НгО-^СвН^Ов,
гидролиз сложных эфиров в присутствии сильных кислот как
катализаторов: СН3СООС2Н5+Н2О+СН3СООН + С2Н5ОН) и
т. п. Реакции, подобные рассмотренным, называют иногда ре-
акциями псевдопервого порядка из-за того, что в них истинный

13



второй порядок снижен благодаря значительному избытку од-
ного из реагентов (воды), концентрация которого практически
не меняется в ходе реакции, и порядок реакции вследствие
этого равен порядку по одному из реагентов.

§ 2. Реакции второго порядка

Для реакции второго порядка

(2.11)

в соответствии с основным постулатом химической кинетики
запишем

w=k(a—х)ф—х), (2.12)

где а и b — начальные концентрации А и В; х — текущая кон-
центрация С или D. Разделим переменные

dx

(a-x)(b-x)
•=kdt (2.13)

и проинтегрируем левую часть этого уравнения методом неоп-
ределенных коэффициентов, для чего представим дробь
1/(а—х) (Ь—х) в виде суммы двух дробей:

1 _ А В

(а — х)(Ь — х) а — х Ь — х

или
1 АЬ + аВ — (А + В) х (2.14)

{а — х){0— х) {а — х) (о — х)

Сопоставляя числители слева и справа в этом уравнении, по-
лучим

= 0 или Л = —В;

=\9 т.е. в=1/(а—Ь), А=—Ц(а—Ь).

Подставив эти значения А и В в уравнения (2.14) и (2.13),
после интегрирования находим

J ( а - 6 ) ( 6 - 6 ) (а-6) J а-l ^ ( а - Ь) J Ь-Б
О 0 0

1 Г , а , , Ь Л

= —In + 1п
(а — Ь) L а ~ х Ъ — х\

l n |

(а-Ь) L а {Ь — х)

откуда

= — ! \п\На-х) ]. (2.15)
[t(a-b) [a(b-x)\
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По аналогии с уравнением (2.5а)

т. е. размерность константы скорости реакции второго порядка
выражается обратным временем и обратной концентрацией,
поскольку под М здесь и далее понимается объемно-мольная
концентрация (моль/л). Естественно, что в зависимости от ис-
пользуемых единиц измерения времени (с, мин и т. п.) и кон-
центрации (моль/л, молекул/см3 и т. п.) численные значения
одних и тех же констант скорости реакций второго порядка
будут различаться иногда на много порядков. Так, константы
скорости газовых реакций, выражаемые часто в см3/(молеку-
ла -с), отличаются на 22 порядка от тех же констант скоро-
сти реакций, выраженных в л/(моль-мин). Действительно,

6 ' 0 2 - 1 ° 8 3 - 6 0 k' { см8*. ( л U 6 ' 0 2 - 1 ° 8 3 - 6 0 k', { см8 U
\ моль мин / 1000 \ молекула-с /

= 3,61022А', [
молекула-с

Если вещества А и В взяты в равных количествах или ре-
акция второго порядка идет с участием молекул только одного
вещества, то при постоянстве объема удобно в качестве пере-
менной использовать текущую концентрацию исходных веществ
[А]=[В]=с и рассматривать кинетическое уравнение

_А = kc\ (2.16)

Интегрируя уравнение (2.16) после разделения переменных, по-
лучим

с

= кх
t

или
1

с

1
— =
с.

О с 0 О

Константа скорости реакции определится уравнением

* = — ( - -) или £ = — ^LHl.> (2.17)
t \ с с0 ) t сое

а зависимость текущей концентрации А или В от времени при-
мет вид

(2.18)
l + cokt

Для концентрации продуктов имеем

c2kt
(2.19)

15



Подставляя в первое из соотношений (2.17) f—TI/2 И С=СО/2,
найдем период (время) полупревращения:

Ti/2 = - L . (2.20)

Таким образом, в отличие от реакций первого порядка в ре-
акциях второго порядка (и любого другого) время полупре-
вращения зависит от начальных концентраций реагирующих
веществ. В данном случае оно обратно пропорционально на-
чальным концентрациям реагирующих веществ.

По типу реакций второго порядка протекает большое чис-
ло гомогенных реакций в газовой фазе и в растворе. Наиболее
типичными примерами из них являются реакции образования
и разложения йодистого водорода, омыления сложных эфиров
щелочами, реакции димеризации и многие другие.

§ 3. Реакции третьего порядка

Рассмотрим наиболее простой случай таких реакций, когда
все вещества

A + B + C + D + E + ... (2.21)

взяты в равных количествах (концентрациях) и реагируют в
эквивалентных соотношениях. Скорость такой реакции может
быть записана в виде

ХД) =
k

V Ш

или, когда V=const, а текущая концентрация исходного веще-
а — х

ства с— ,

*L=kc*. (2.23)
dt

После разделения переменных

с8

и интегрирования уравнения получим

1/2

Размерность константы скорости реакции третьего порядка вы-
ражается обычно в см6• моль"2-с-1 или в л2-моль~2-с-1, т. е.
можно представить ее как

dim {к} = ГхМ~2.
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Если в уравнение (2.24) подставить значение с=со/2, то вы-
ражение для времени полупревращения в реакциях третьего
порядка примет вид

Реакций третьего порядка между молекулами известно ма-
ло. Это реакции взаимодействия оксида азота (II) с кислоро-
дом, водородом или с галогенами, например:

2NO+O2-*2NO2.

Широко распространены реакции рекомбинации свободных ато-
мов и радикалов в газовой фазе в присутствии третьей части-
цы, например:

и т.п.,

идущие по третьему порядку.

§ 4. Реакции л-го порядка

Хотя реакции более высокого порядка, чем третий, практи-
чески не встречаются, в общем случае можно получить выра-
жения для константы скорости и времени полупревращения
в реакции и-го порядка. Это нетрудно сделать в том случае,
если все вещества взяты в равных количествах и реагируют а
эквивалентных соотношениях. Тогда для реакции

А 1+А 1+...-

в замкнутой системе кинетическое уравнение имеет вид

— *L = kcn. (2.26)
dt

Разделяя переменные в уравнении (2.26)

и интегрируя его, найдем

k = - (— 1-г\. (2.27)

Подставляя в уравнение (2.27) значение с=с
о
/2, получим вы-

ражение для времени полупревращения в реакциях л-го по-
рядка:

С помощью этого выражения из опытных данных определяют
неизвестный порядок реакции (см. § 6).
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Исходя из уравнений (2.27) и (2.28), можно получить фор-
мулы констант скорости и периодов полупревращения для ре-
акций от нулевого до третьего порядка. Правда, для /z=l при-
шлось бы воспользоваться правилами Лопиталя для раскрытия
неопределенности 0/0.

§ 5. Реакции нулевого порядка

В частном случае для реакций нулевого порядка из уравне-
ния (2.27) имеем

откуда
= co—kt.

(2.29)

(2.30)

Ясно, что размерность константы ' скорости реакции нулевого
порядка обратно пропорциональна времени и прямо пропор-
циональна концентрации реагирующего вещества:

dim {k} = cf~ =t~~ M.

Из уравнения (2.28) находим, что для реакции нулевого
порядка

Ti/2 = . (2.31)
2k

Нулевой порядок по веществу встречается в гетерогенных
реакциях и в реакциях с нетермической активацией.

Кинетические кривые реак-
ций различных порядков, вы-
численные для одних и тех же
значений начальной концент-
рации с0 и констант скорости Л,
при выборе периода полупрев-
ращения в качестве масштаба
времени проходят через точку
(TI/2, CQ/2) и различаются кри-
визной тем большей, чем выше

С 1

с,

*
Со
Т

V
- • . "-2

О r1j2 2т1/2
Г7/2

Рис. 2.2. Зависимость с — с0 — х от
времени для реакций: / — первого,
2 — второго и 3 — третьего порядков

порядок реакции. На рис. 2.2
изображены такие кривые для
реакций первого, второго и
третьего порядков.

§ 6. Методы определения порядка и констант скорости
реакций по экспериментальным данным

Эти методы применимы и к простым и к сложным реакци-
ям, для которых кинетическое уравнение имеет вид (1.11).
В случае простых реакций возможны лишь целочисленные по-
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рядки, в то время как для сложных реакций возможны и дроб-
ные порядки. В сложных реакциях константы скорости будут
некоторыми эффективными величинами, зависящими от кон-
стант скорости элементарных стадий.

Рассмотрим основные методы определения порядка и кон-
стант скорости реакций.

Интегральный метод. В уравнении

(2.32)

выберем значения л„ затем проинтегрируем его и решим отно-
сительно k. Если при подстановке экспериментально опреде-
ленных значений концентраций и соответствующих времен вы-
численные константы скорости будут монотонно изменяться
со временем, то выбор порядка реакции по исходным вещест-
вам сделан неудачно. Если же вычисленные значения разбро-
саны около некоторой средней величины, то эта величина при-
нимается за константу скорости и выбор порядков удачен.
Вместе с тем надо помнить, что для большого набора реаген-
тов описанный подход не обеспечивает однозначного решения.

Некоторые методы определения п и k предназначены для
нахождения кинетических параметров химических реакций, ско-
рость которых описывается уравнением (2.26). Рассмотрим эти
методы.

Дифференциальный метод. Прологарифмируем уравнение
(2.26) и заменим производную dc/dt отношением конечных раз-
ностей Дс/Д/:

In Ас

Ы
(2.33)

Полученное соотношение может быть использовано как для
алгебраического, так и для графического определений п и k.
В первом случае берем из таблицы экспериментальных резуль-
татов или из экспериментальной кривой значения двух времен-
ных интервалов и соответствующих им величин изменения кон-
центраций Дс. В качестве с берем значение концентрации, со-
ответствующее середине временного интервала. Подставляя эти
данные в уравнение (2.33), получим

(2-34)
In

In

Ac

A/

Ac

A*
=\nk+n\nc2.

M 2

Вычитая из первого уравнения второе, найдем, что

In

П —
А/

\tl(Ci

Д/ (2.35)
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Далее из любого из уравнений (2.34) найдем значение кон-
станты скорости. Проводя такое вычисление для различных
пар интервалов, можно найти средние значения п и k. Если
полученные величины по мере удаления от исходного момента
времени будут монотонно изменяться, следует заключить, что
метод непригоден и кинетическое уравнение не приводится к
виду (2.26).

Более удобен графический вариант дифференциального ме-
тода, который позволяет ввести в рассмотрение всю совокуп-

ность экспериментальных дан-
ных. Рассмотрим эксперимен-
тальную кинетическую кривую
(рис. 2.3, а).

Разобьем ось времени на
одинаковые интервалы At (вы-
бор длины интервалов опреде-
ляется удобством отсчета ве-
личин соответствующих изме-
нений концентраций и возмож-
ностью использования метода
наименьших квадратов). Вели-
чины с, соответствующие каж-
дому интервалу, лучше брать
на середине Ас (или, соответ-
ственно, на середине At). За-
тем строим результаты в ко-
ординатах In | AcjAt | —In с
(рис. 2.3,6). Если рассчитан-
ные точки ложатся на прямую
линию, то по тангенсу угла на-
клона прямой определим по-
рядок реакции п, а по отрез-
ку, отсекаемому на оси орди-

In с
Рис. 2.3. Графическое определение
константы скорости и порядка реакции:
а — нахождение Ас и с из кинетичес-
кой кривой; б — определение п и к

нат, константу скорости k. Для определения параметров прямой
можно воспользоваться методом наименьших квадратов. В от-
сутствие линейной зависимости следует сделать заключение о
непригодности метода и о несоответствии кинетического уравне-
ния типу (2.26).

В качестве варианта дифференциального метода можно
рассмотреть предложенный Вант-Гоффом метод определения
порядка простых реакций по зависимости начальных скорос-
тей от начальных концентраций. Пусть для реакции

+ А3+ ...

начальные концентрации реагентов равны. Тогда
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где л —общий порядок реакций. Логарифмируя это кинетиче-
ское уравнение, найдем

1пшо= \nk+nlnc0.

Из графической зависимости In w0

от In с0 определим п и k (рис. 2.4).
Рассчитать п можно методом Вант-
Гоффа аналитически, исходя из
двух начальных скоростей и двух
начальных концентраций:

In w0

п =
In (wolw'o)

In {colco) '
(2.36)

Метод периодов полупревраще-
ния. Как было показано для реак-
ции с кинетическим уравнением ти-
па (2.26), период полупревращения
определяется формулой (2.28):

2"-1 - 1

In к

In с0

Рис. 2.4. Зависимость \nw
от In c0 в методе Вант-Гоффа

I—I
*(л-1К

Логарифм периода полупревращения равен

Д Л Я двух начальных концентраций с
0
 и с

0
' получим

п=
I n(Ti/2/Ti / 2)

In (co/co)

(2.37)

(2.37а)

Порядок реакции можно оп-
ределить и графически в коорди-
натах lnxi/2—In Со, исходя из
уравнения (2.37). Константу ско-
рости вычисляют, определив от-
резок, отсекаемый прямой на оси
ординат, а порядок реакции — по
тангенсу угла наклона прямой к
оси абсцисс (рис. 2.5).

Рассмотренные выше приемы
можно использовать и для опре-
деления кинетических парамет-
ров реакций, описываемых урав-
нением

— ^ = * < А # * с С - . . > (2.38)

О In С,

Рис. 2.5. Графическое определение
порядка реакции по зависимости пе-
риода полупревращения от началь-

ной концентрации
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для чего применяют метод изоляции, когда все концентрации
исходных веществ, кроме А, берут в значительном избытке,
так что их концентрации практически не меняются:

^ сА = k'cn

A\ (2.39)

Очевидно, что в этом случае мы найдем лишь порядок реак-
ции по веществу А. Применяя метод при различном выборе
начальных концентраций, можно найти порядок и по другим
исходным веществам, а следовательно, и общий порядок ре-
акции.

Другой прием состоит в том, что начальные концентрации
берут пропорциональными стехиометрическим коэффициентам.
Пусть реакция.

v B B - > v c C + v D D

описывается кинетическим уравнением типа (1.11):

It °k °* '
текущие концентрации определяются формулами

Тогда

(fa* Л д Л-. п п П.+Пп
— = k (уАа — vAx) ( v B a — VBJC) в = ^v.Av В (a—х) А ь

dt л

или

где k' = kvA

AvlB и п = п в

Полученные ранее соотношения (2.4), (2.17) и (2.24) позво-
ляют проверить, удовлетворяют ли экспериментальные данные
уравнениям реакций первого, второго или третьего порядков.

Для п=\ In c = l n с0—kt. Если реакция имеет первый поря-
док, то экспериментальные данные ложатся на прямую в ко-
ординатах In с — / (рис. 2.6).

Для л = 2 1/с=1/со+/г/, и выполняется линейная зависимость
в координатах 1/с — t (рис. 2.7).

Для п = 3 l/c2=l/cl + 2kt и данные линеаризуются в ко-
ординатах 1/с2—t (рис. 2.8). Во всех трех случаях константы
скорости можно найти из угла наклона соответствующих пря-
мых.
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in с

In c0
-tgoi-A

Рис. 2.6. Зависимость In с от времени
в реакциях первого порядка

Рис. 2.7. Зависимость 1/с от времени
в реакциях второго порядка

Рис. 2.8. Зависимость 1/с2 от времени
в реакциях третьего порядка

Глава 3

КИНЕТИЧЕСКИЙ АНАЛИЗ СЛОЖНЫХ РЕАКЦИЙ

§ 1. Принцип независимости элементарных реакций

Реакции называются сложными, если расходование исход-
ных веществ и образование продуктов реакции происходят в
несколько элементарных стадий, протекающих одновременно
или последовательно. При этом некоторые стадии проходят с
участием веществ, не являющихся ни исходными веществами,
ни продуктами реакции (промежуточные вещества).

При кинетическом анализе сложных реакций применяют
принцип независимости, который можно сформулировать сле-
дующим образом: «Если в системе протекает одновременно не-
сколько простых реакций, то основной постулат применяется к
каждой из них так, как если бы данная реакция была един-
ственной».

Этот принцип не является общим, так как существуют ре-
акции, например сопряженные, в которых одни простые реак-
ции существенно влияют на протекание других. Вместе с тем
для большинства типов сложных реакций (обратимых, парал-
лельных и последовательных) этот принцип наряду с основным
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постулатом и принципом стационарных концентраций позволя-
ет решать системы кинетических уравнений реакций, протека-
ющих по сложному механизму.

§ 2. Обратимые реакции первого порядка

Если в реакции

А Щ ^ В (3.1>

в начальный момент времени ^зято а молей вещества А и fr
молей вещества В, то, согласно основному постулату химичес-
кой кинетики, для такой реакции можно записать

w==_±d(a-xl= a-JL_kb±± 3.2>
V dt l V 2 V V Г

или (сохраняя те же обозначения и для концентраций)

^- = ку(а-х)-кгф^х). (3.3>

Преобразуем правую часть уравнения (3.3) в виде

х= (k, + k2) ( * ! Д ~ У - х ) . (3.4>
k + J

Обратимая реакция идет с отличной от нуля скоростью до тех
пор, пока скорости прямой и обратной реакций не сравняются,
т. е. до достижения равновесия:

°- <3-5>
Таким образом, при t-*oo x стремится к равновесному значе-
нию, которое мы обозначим х«>:

_
Л оо —

Кинетическое уравнение примет вид

- ^ - = (*i + ̂ (x--i). (3.6)
at

Интегрируя его, получим

или
х = Хоо[1-е-^+^]. (3.7)
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Тогда

(3.8)

На рис. 3.1, а, б изображены зависимости (а—х) и (Ь+х)
от времени для разных (высоких и низких) значений х«>.

— Ь

а
а-х

Ъ+х
Ь

t
Рис. 3.1. Зависимость (а — х), (в + *) и ж от времени в обратимых реакциях

первого порядка: а —при высоких, б—при низких значениях^

Из уравнения (3.3) при равновесии имеем

кг

 а — х в о

По закону действующих масс

[AJ /равн «2

Для суммы констант скорости из уравнения (3.7) найдем, что

Из этого соотношения и уравнения (3.9) можно определить
константы kx и k2:

t(Kc+l) (3.10)

Если состояние равновесия в системе (3.1) не достигнуто,
то для расчета констант скорости обратимых реакций первого
порядка применяют уравнение (3.4):

-*>, где 1.-

Интегрирование этого уравнения приводит к следующей фор-
муле:

(3.11)
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В этом случае для расчета отдельных констант скорости k\ и
k2 необходимо знать табличное значение константы равновесия
при исследуемой температуре. Тогда, аналогично уравнениям
(3.10),

** = 7 Л Г — Г Г 1 п М Н - (312)
/(Л с + 1) \ L — x )

Многие реакции в растворах, особенно реакции изомериза-
ции, протекают как обратимые реакции первого порядка. Од-
нако существуют реакции, в которых одна или обе стадии
(прямая и обратная реакции) протекают по второму порядку.
Кинетические уравнения для таких реакций будут иметь вид:

) ^ , ^ l ( )

б) A + B^fl!:2C, — = kl(a-r-x) (b—x)—k2(c+2x)2.
kt dt

§ 3. Параллельные реакции первого порядка

Рассмотрим две параллельные реакции первого порядка,
происходящие, например, при разложении вещества А с обра-
зованием веществ В и С:

А-
—*-

(3.13)

Согласно основному постулату химической кинетики, скорость
реакции (3.13) равна

или (3.14)

Аналогично запишется кинетическое уравнение и в случае, ес-
ли х и а — концентрации, a K=const.

Уравнение (3.14) имеет такой же вид, что и уравнение не-
обратимой реакции первого порядка (2.3). Поэтому

[А] = а — х = £№-<*»+*•>', х = а [1—
е
-<*'+*«>'], (3.16)

где х — общая концентрация продуктов реакции.
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Для определения констант скорости k{ и k2 рассмотрим ки-
нетические уравнения

^ = k1(a-x) и J^- = kt(a—x). (3.17)
at

^ 1(ax) и ^
at at

Разделив первое уравнение на второе, после интегрирования
получим

-i-i, (3..8)

Таким образом, определив на опыте отношение концентраций
В и С, найдем отношение констант k{/k2, которое в сочетании
с уравнением (3.15) дает возможность рассчитать k{ и &2-

Зная отношение *в/*с, получим зависимость хв и хс от вре-
мени:

Хс =

Нетрудно показать, что для трех реакций первого порядка,
протекающих параллельно,

А — -^->С,
fe» > D

выражение для констант скорости реакции будет иметь вид

Отношение количеств продуктов (или их концентраций) в лю-
бой момент времени / будет равно отношению констант скоро-
сти соответствующих реакций:

хв : хс : xD= сь : сс : c D = * t : k2: k3.

По типу параллельных реакций первого порядка протекают
реакции галогенирования, нитрования и сульфирования произ-
водных ароматических углеводородов.

Более сложным является случай параллельных реакций
разного порядка. Так, для реакций

(3.20)

общая скорость запишется в виде уравнения

J!L = k1(a—x) + kt(a—x)(c—x)9 (3.21)
at

27



после интегрирования которого получается следующее выра-
жение:

а — х < 3 - 2 2 >
в котором (а—х) и (с—х) взаимосвязаны. Продукт В образу-
ется как в первой, так и во второй реакции, что не позволяет
получить простые зависимости типа (3.18), необходимые для
определения kx и &2-

§ 4. Последовательные реакции первого порядка

Последовательные реакции относятся к часто встречающим-
ся типам сложных реакций, в которых продукты реакции об-
разуются через промежуточные соединения. Простейшими сре-
ди них являются реакции первого порядка.

Рассмотрим сложную реакцию, состоящую из двух после-
довательных реакций первого порядка:

Для реакций первого порядка кинетические уравнения, запи-
санные через концентрации и через количества молей (моле-
кул) реагентов, совпадают. Поэтому дальнейшее рассмотрение
будем вести, используя понятие концентрации.

Обозначим текущие концентрации А, В и С через х, у и z
соответственно. Пользуясь основным постулатом химической
кинетики, запишем систему кинетических уравнений:

—f—M. (3.23)

^-=k1x-k2y или JjL + k2y= kxx, (3.24)
at at

% k*y (3.25)
at

с начальными условиями: f=0, x=a, i/=0 и 2=0. Мы получили
систему линейных дифференциальных уравнений с прстоянны-
ми коэффициентами.

Решим уравнение (3.23):
[A] = x = a e - V (3.26)

и подставим полученное выражение в уравнение (3.24):

JSL + j^^ae-*.'. (3.24а)
dt

Общее решение этого линейного дифференциального уравнения
можно представить как сумму общего решения соответствую-
щего однородного уравнения
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и частного решения неоднородного уравнения у:

в чем можно убедиться непосредственной подстановкой.
Решение однородного уравнения аналогично решению

(3.26):

где а — постоянная интегрирования. Частное решение неодно-
родного уравнения ищем в виде

Подставив у в (3.24а), после сокращения на ехр(—kxt) полу-
чим

откуда

Итак,

у-

а общее решение уравнения (3.24а) будет следующим:

Используя начальные условия, найдем постоянную интегриро-
вания:

Таким образом, концентрация В равна

I B ] = ^ = T ^ V (e-V_ e -M). (3.27)

Подставляя уравнение (3.27) в (3.25) и интегрируя, получим
концентрацию продукта реакции С:

t t t

О

o
Вынося за скобку множитель (k2—&i)/£i£2 и подставляя

пределы интегрирования, найдем, что

А/| (3.28)
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На рис. 3.2 показаны зависимости х, у и z от времени. Кон-
центрация промежуточного вещества В проходит через макси-
мум, условия которого можно найти, исходя из необходимого
требования экстремума dy/dt=O. Продифференцируем уравне-

ние (3.27) и приравняем про-
изводную к нулю:
dy _ Чгха , ^
dt k2—kx

Это условие выполняется, если

Логарифмируя это уравне-
ние и решая его относитель-
но t, получим*

"°кс 1 —• \бг^)
*МСКС

Рис. 3.2. Зависимость х, у и г от вре-
мени в последовательных реакциях

первого порядка С точки зрения химической
кинетики интересно установить

зависимость t/макс и /макс от отношения констант скорости k2/k{.
Подставляя (3.29) в (3.27), найдем

у с = - ^ 1 п (*^> 1-ехрГ-Л | п <*'*•> 1U

Вынося второй член за квадратные скобки, получим

макс k2—kx [ki ) { kx ) '

Обозначим k2/ki через g, тогда

^макс I и (3.30)

Таким образом, максимум концентрации промежуточного
вещества В зависит от отношения констант скорости k2/kx.
Можно показать, что при g-^оо НтуМакс=0, а при 1^0
Ит#макс=а. ЭТИ соотношения имеют четкий физический смысл:
если скорость образования промежуточного вещества значи-
тельно больше скорости чего расхода, то уМакс приближается к
концентрации исходного вещества. Если же скорость образова-
ния промежуточного вещества мала по сравнению со скоростью
его расхода, то уМакс близка к нулю.

Как видно из рис. 3.2, скорость образования продукта ре-
акции С со временем постепенно увеличивается до какой-то
предельной величины, а затем начинает уменьшаться. Это оз-
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начает, что кривая зависимости y(t) имеет перегиб. Используя
необходимое условие перегиба и уравнение (3.25), запишем

т. е. d2z/dt2 обращается в нуль при том же значении t, что и
производная dy/dt. Следовательно,

'пер — Гмакс 7 7 Г " ^ 77' ^ '

Рассмотрим предел *макс=*пер при |-*<х>. Чтобы разрешить не-
определенность оо/оо, воспользуемся правилом Лопиталя:

lim /MaKC=lim—!5£— = lim - ^ - = 0 . (3.32)
l -oo S-*oo^(g— 1) ^ o o kx

Таким образом, максимум концентрации промежуточного
вещества В с возрастанием k2/ki не только уменьшается, как
было показано выше, но и смещается к началу координат.
Очевидно, что по мере увеличения отношения констант кривая
y(t) приближается к оси абсцисс и производная dy/dt все боль-
ше приближается к нулю.

При k^>kx уравнение (3.27) можно заменить следующим
выражением:

Запишем отношение [В]/[А], учитывая (3.26):

Ж = Х = = А =

Т 1 / 2 < 2 ) > (3.33)
[А] X k2

 Т1/2(1) '

где т./,(1) и т./,(2) — периоды полупревращения веществ А и В,
Выражение (3.33) получило название векового равновесия.
При k2>kx уравнение (3.27) приобретает вид

В этом случае отношение [В]/[А] становится равным:

i 5 L = J L = : _ ^ _ (3.33а)
[А] х кг-кх

Это уравнение отвечает постоянству отношения концентраций
промежуточного вещества В и исходного вещества А в стацио-
нарном состоянии. В отличие от предыдущего векового равно-
весия последнее состояние (3.33а) называют переходным рав-
новесием,.
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§ 5. Механизм сложных реакций. Принцип стационарных
концентраций

Одной из типичных задач феноменологической кинетики яв-
ляется установление кинетического уравнения сложной реак-
ции на основе ее механизма. При решении этой задачи исполь-
зуют основной постулат химической кинетики, принцип неза-
висимости и принцип стационарных концентраций.

Пусть реакция типа

идет по сложному механизму с образованием двух промежу-
точных веществ М.{ и М2:

1) A - ^

2 ) M 1 + B - b - C + M t . (3.34)
3) M 1 + A - * - * C + M l f

4) M i - f M x - ^ A .

Пользуясь основным постулатом химической кинетики (1.11а)
и уравнением (1.10), запишем уравнения для скоростей эле-
ментарных стадий:

* 2 * (3 35)

_
4 2 dt dt

Используя эти соотношения, запишем теперь уравнения для
суммарных скоростей изменения концентраций исходных ве-
ществ, промежуточных веществ и продуктов реакции:

dt

dt

-кг[MJ [В] +k3 [M2] [А]-2Л4 [Щ\ (3.36)
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Получили систему пяти нелинейных дифференциальных
уравнений с постоянными.коэффициентами. В качестве началь-
ных условий взяты уравнения материального баланса:

(3-37)

Эта система не интегрируется в квадратурах. Ее решение мож-
но проводить с помощью численных методов (в том числе с
использованием ЭВМ) или применять какие-либо приближен-
ные методы (чаще всего это принцип стационарных концент-
раций).

Допустим, что концентрации промежуточных веществ малы
по сравнению с концентрациями исходных веществ и продук-
тов реакции. В этом случае вместо условий (3.37) запишем

Дифференцируя эти уравнения по времени
<*[А] • 1 d[C] _ Q и d[B] I d[C) _ Q

dt 2 dt dt 2 dt

и подставляя соответствующие значения скоростей из (3.36),
получим

ИЛИ

Аналогично,

- М Мх] [В] + у *,[ MJ [Bj + ± ka [м2] [А]=о,

или, что то же самое,

Из этого следует, что при условии
[MJ, [М2]<[А], [В], [С] (3.38)

концентрации промежуточных веществ стационарны, т. е.

A M L ^ o , dIM«] = 0 (3.з9)
dt dt v ;

Соотношения (3.39) и являются выражением принципа ста-
ционарных концентраций, а неравенство (3.38) — достаточным
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условием корректного его применения. Принцип стационарных
концентраций следует применять в случае, когда промежуточ-
ные вещества обладают высокой реакционной активностью и в
силу этого не накапливаются в ходе реакции.

Производные по времени от концентраций реагирующих ве-
ществ равны нулю и тогда, когда значения концентраций экс-
тремальны, но в этом случае — только в точке экстремума
или с учетом ошибок кинетических измерений — в некоторой
ее окрестности. В литературе иногда принимаются за стацио-
нарные концентрации промежуточных веществ, далекие от ну-
левых. Однако в этих случаях желательно экспериментальное
подтверждение справедливости сделанного предположения.

Вернемся к системе уравнений (3.36). Складывая два пред-
последних уравнения этой системы и учитывая соотношения
(3.39), найдем концентрации промежуточных веществ М, и М2:

Подставив эти значения в уравнение для скорости образо-
вания продукта реакции (3.36):

и обозначая концентрацию С через 2х, получим

[А] = [А]„-х, [В] = [ В ] 0 - х
И

^ Н 1 / 2 ^ - х ) . (3.40)

Таким образом, в результате применения принципа стационар-
ных концентраций для скорости реакции получено дифферен-
циальное уравнение с разделяющимися переменными, которое
нетрудно проинтегрировать. Следует отметить, что в уравнении
(3.40) отсутствует константа k$, т. е. скорость реакции не за-
висит от ее величины.

В качестве второго примера рассмотрим механизм образо-
вания бромистого водорода:

Н2 + Вг2->-2НВг.

В интервале температур от 230 до 300 °С эта реакция, по Бо-
денштейну, происходит по схеме:

2) Вг+Н2->НВг + Н, ДН2 = 69,9 кДж/моль;
3) Н + Вг2->НВг + Вг, ДН 3 = —172,0 кДж/моль; (3.41)
4) Н + НВг-*Н2+Вг, Д Н 4 = — 6 9 , 9 кДж/моль;
5)
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Из-за сильной эндотермичности в этой схеме не учитывается
стадия Вг+НВг-*Н + Вг2.

Скорость образования бромистого водорода можно записать
в виде

W = T
(3.42)

Согласно принципу стационарных концентраций Боденштей-
на для промежуточных веществ (атомов Н и Вг):

^ [Вга]

+ kt [H] [HBr]—2kb [Br]2 [M] = 0. (3.43)

Складывая оба уравнения, получим
1/2. (3.44)

Подставим теперь значение [Вг] в первое уравнение системы
(3.43):

г HI = M H t H M B r , ] / * , , ) " 2 , 3 4 5 ч
1 J ftj,[Brt)+ft«[HBr] ' V " '

При совместном решении уравнений (3.42) и (3.43) получим
соотношение для скорости образования бромистого водорода:

, (3.46)
w

Подставим в это соотношение значение [HI из (3.45):

w ^ I d [HBr] ^ frfr [ H l ] [Вга]

2 dt ЫВг2]+*4[НВг]

Разделив числитель и знаменатель на ЫВг2], получим выраже-
ние для скорости образования бромистого врдорода в соответ-
ствии с рассмотренным выше механизмом реакции:

= MW^N^ ( 3 47)
1 + Л1НВг]/Л[Вг] '

Это выражение совпадает с приведенным в § 5 главы 1 ки-
нетическим уравнением, полученным из опытных данных.

Применение принципа стационарных концентраций, приво-
дящее к замене части дифференциальных уравнений алгебраи-
ческими, позволяет получать кинетические уравнения сложных
реакций в аналитическом виде. Однако при таком подходе
уравнения становятся приближенными, происходит неизбежная
потеря информации.
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Чтобы получить представление о характере приближений,
обратимся к простейшему примеру — последовательным реак-
циям первого порядка, рассмотренным в § 4 настоящей главы:

Интегрируя систему кинетических уравнений (3.26—3.28),
мы получили

= a(1 Js

где х, у, z — текущие концентрации веществ А, В и С соответ-
ственно.

Применяя принцип стационарных концентраций к концент-
рации вещества В, предположим, что dy/dt=O, тогда

Сравнивая приближенное решение с точным, обратим вни-
мание на то, что концентрация продукта реакции z не зависит
от константы скорости k2 и целиком определяется только кон-
стантой скорости первой реакции kx. С другой стороны, при
k{=k2 концентрации А и В в любой момент времени равны.
Если же kx>k2, то концентрация В при /-*0 стремится к вели-
чине, превышающей начальную концентрацию А. Таким обра-
зом, принцип стационарных концентраций нельзя применять
при значениях констант скорости kx>>k2. Для выяснения роли
отношения констант k2\k\ рассмотрим два примера (рис.
3.3, а, б).

В первом случае (k2/k{=2) концентрация промежуточного
вещества В, рассчитанная с применением принципа стационар-
ных концентраций, становится близкой к соответствующей кон-
центрации, полученной из точного решения лишь тогда, когда
степень превращения исходного вещества достигла 70%- К это-
му же времени стационарная концентрация продукта реакции
С отличается от точно вычисленной на 50% ее> величины.

Во втором случае (k2/k{=l0) стационарная концентрация
промежуточного вещества В практически совпадает с вычис-
ленной из точного решения, начиная со степени превращения
исходного вещества, равной 20%. При степенях превращения
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0,4 0,8 1,2 1,6 t Ofi 0,8 1,2
5

Рис. 3.3. Сравнение приближенного (пунктир) и точного решений:
= 2; 6 — 1

1,6 t

А, больших 50%, стационарная и точная концентрации продук-
та реакции С различаются не более чем на 10%.

Таким образом, применение принципа стационарных кон-
центраций дает тем лучшие результаты, чем больше отноше-
ние k2/ku т. е. чем выше реакционная способность промежу-
точного вещества, или, иными словами, чем меньше оно накап-
ливается в реагирующей системе.

Глава 4

ЦЕПНЫЕ РЕАКЦИИ

§ 1. Основные понятия

Цепные реакции относятся к числу сложных, определение
которых дано в § 1 главы 3. Характерным признаком цепных
реакций является то, что расходование исходных веществ и об-
разование продуктов реакции происходят путем чередования
периодически повторяющихся элементарных стадий, в которых
взаимодействие исходного вещества с активной частицей при-
водит к образованию молекулы продукта реакции и новой ак-
тивной частицы.

В качестве активных частиц могут выступать свободные
атомы или радикалы. В этом случае принято говорить о ради-
кальных или химических цепях. Требование образования новой
активной частицы (частицы, обладающей свободной валентно-
стью в реакции между активной частицей и молекулой исход-
ного вещества) было сформулировано Н. Н. Семеновым в виде
принципа сохранения свободной валентности.

Цепные реакции, протекающие через возбужденные энерге-
тические состояния валентно-насыщенных частиц, называются
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реакциями с энергетическими цепями. Широко распростране-
ны смешанные цепи, в которых участвуют активные частицы
того и другого сорта.

Образование продуктов реакции при взаимодействии актив-
ных частиц с молекулами исходного вещества не является до-
статочным признаком цепной реакции. В качестве примера
можно привести реакцию термического разложения оксида
азота N26:

, 2 2 3. N2 2

2. N2CT->Na+O, 4. N 2 O+O-*N 2 +O 2 .

Здесь атомы кислорода образуются в результате термически
активированной реакции распада молекулы N2O и в последую-
щих стадиях не приводят к образованию новых активных ча-
стиц.

§ 2. Классификация элементарных стадий

В зависимости от роли в развитии цепной реакции элемен-
тарные стадии классифицируют следующим образом: 1) зарож-
дение цепей; 2) продолжение цепей; 3) разветвление цепей;
4) обрыв цепей.

Реакциями зарождения цепей называют реакции превраще-
ния исходных молекул, приводящие к образованию активных
частиц, например:

В реакциях продолжения цепей активные частицы взаимо-
действуют с молекулами исходных веществ с образованием но-
вых активных частиц, причем общее число активных частиц со-
храняется:

СН4 + О Н - > С Н 3 + Н 2 О .

К реакциям продолжения относятся также процессы, в кото-
рых одна активная частица заменяется другой, но не расходу-
ется молекула исходного вещества или (и) не образуется MOJ

лскула продукта:

R + O2->RO2,

Q H 6 -*• C 2 H 4 + н ,

СН3СЮ->СН2ООН.
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Реакциями разветвления цепей называют реакции, в резуль-
тате которых увеличивается число активных частиц:

Н + О 2 -+ОН4 О,

NC13 + NC12 -+ N2 + Cl2 + ЗС1.

К реакциям обрыва цепей относятся реакции, приводящие к
исчезновению активных частиц. В зависимости от порядка ре-
акции по активным частицам различают линейный- и квад-
ратичный обрывы цепей:

С1 с т е н к а -^1/2С12 ) . . *
\ линейный обрыв,

Н + Н + М * Н2 + М—квадратичный обрыв.

§ 3. Неразветвленные цепные реакции

В качестве примера неразветвленной цепной реакции рас-
смотрим реакцию водорода с хлором. Важнейшими стадиями
механизма этой реакции являются следующие:

0) C
или

2 —НС1 + Н,
2)
3)
4)

В механизме не учитывается первичная диссоциация водо-
рода, поскольку ее энергия (448,9 кДж/моль) почти в два ра-
за превышает энергию диссоциации хлора (238,9 кДж/моль).
Не учитываются также процессы рекомбинации:

Н

н+а+м-^на+м.
Эти процессы вследствие малой концентрации атомов водоро-
да, обусловленной их высокой активностью, не могут конкури-
ровать с процессами (3) и (4).

В то же время тормозящее влияние различных посторонних
примесей (О2, СЮ2, NC13, NH3 и др.) приводит к необходимо-
сти учета процессов обрыва цепей, связанных с гибелью актив-
ных частиц (Н, С1) при взаимодействии их с молекулами при-
месей:

н+о2+м->но2+м,
2 + М->СЮ2+М,
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за которыми следуют процессы

Н, С1 + Н О 2 - * Н 2 , НС1 + О2

и
Н, С1 + СЮ2-*НС1, С12 + О2.

Одно из ярких проявлений тормозящего действия примесей
выражается в существовании так называемого периода индук-
ции цепных реакций.

1. Кинетика неразветвленных цепных реакций. Кинетику
неразветвленных цепных реакций удобно описывать исходя из
понятия средней длины цепи, под которой понимают среднее
число актов продолжения цепи, начиная с появления актив-
ной частицы в акте зарождения и кончая обрывом цепи.

Обозначим через а вероятность продолжения цепи, тогда
вероятность того, что цепь будет состоять из s звеньев, равна

/>8 = a s ( l-cc) = ( l - P ) s P , (4.1)

где р=1—a — вероятность обрыва цепи.
Среднюю длину цепи v можно найти как математическое

ожидание случайной величины s с вероятностью Р:

Если вероятность обрыва цепей мала, то средняя длина цепи
равИа обратной вероятности обрыва цепей: v=l/f$.

Каждая цепь, начинающаяся с момента зарождения актив-
ной частицы, приводит к образованию s молекул продукта ре-
акции, а w0 активных частиц, зарождающихся в.единицу вре-
мени, — к образованию w$v молекул продукта. Таким образом,
скорость неразветвленной цепной реакции равна

w = wov = шо/Р (4.3)

и определяется целиком факторами, влияющими на скорость
зарождения и обрыва цепей.

Скорость неразветвленной цепной реакции можно описать
также исходя из предположения, что в ходе реакции наблюда-
ется только линейный обрыв цепей. В этом случае для ско-
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рости изменения концентрации активных частиц справедлива
следующее дифференциальное уравнение:

^ = wo-gn9 (4.4)

где g — удельная скорость процесса обрыва (т. е. скорость об-
рыва при /z=l). Разделяя переменные и интегрируя при на-
чальных условиях n|t=o=O, получим

п = - ^ Ч 1 - е - * ' ) . (4.5)
g

Скорость реакции определяется соотношением

ш = . 2 Ъ . ( 1 _ е - * ' ) . (4.6)

где а — удельная скорость стадии, приводящей к образованию
продуктов. Анализ уравнения (4.6) показывает, что скорость
неразветвленной цепной реакции при сделанных предположе-
ниях ограничена величиной awQ/g.

2. Обрыв цепей. Обрыв цепей может иметь место как в
объеме, так и на поверхности. При достаточно больших дав-
лениях обрыв цепей происходит в объеме и сводится к реком-
бинации свободных атомов или радикалов, (в присутствии
третьего тела):

R + R' + M-RR'+M,
т. е. происходит обращение процесса термического зарождения
активных центров:

Скорость процесса тройной рекомбинации пропорциональна
квадрату концентрации активных частиц (квадратичный обрыв
цепей) и общему давлению.

В присутствии тормозящих реакцию примесей, с которыми
атомы или радикалы образуют насыщенные соединения или
малоактивные радикалы, скорость обрыва цепей будет пропор-
циональна первой степени концентрации активных частиц (л и-
нейный. о б р ы в цепей) . Как и процесс рекомбинации, ли-
нейный обрыв цепей представляет собой процесс тройного со-
ударения, например:

О+СО+М-*СО 2 + М
или

Скорость этих процессов пропорциональна общему давлению
(М) и парциальному давлению взаимодействующих с атомами
молекул (СО или О2).
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При низких давлениях доминирующим становится обрыв
цепей на стенках. Механизм обрыва цепей этого типа сводит-
ся к адсорбции активной частицы с последующей рекомбина-
цией двух активных частиц: адсорбированной и вновь посту-
пающей из газовой фазы.

Скорость обрыва цепей на стенках можно представить как
скорость гетерогенной реакции

w=kn\ (4.7)

где п' — концентрация активных частиц Бблизи поверхности
(стенки). Приравнивая (для стационарного процесса) скорость
реакции активных частиц на поверхности скорости их подачи
диффузионным потоком

q=kD{n—n')t

где ко — константа скорости диффузии, найдем

w — kn! = kD (n—я'),
откуда

k+kD

Подставляя затем значение п' в уравнение (4.7), получим вы-
ражение для скорости обрыва цепей на стенках:

k' 2 п= k*n, (4.8)

где k* — эффективная константа скорости.
Рассмотрим два предельных случая, вытекающих из фор-

мулы (4.8). Первый случай связан с малой скоростью диф-
фузии:

* »* D , k* = kD и w=kDnf (4.8а)

когда скорость обрыва цепей на стенке определяется скоростью
диффузии активных частиц к стенке.

Второй случай связан с малой скоростью самой реакции:

fc<fcD, k* = k и w=knt (4.86)

KOi да скорость обрыва цепей на стенке определяется скоростью
химической реакции между активными частицами на стенке.

Первая область условий (давление, состояние поверхности
и т. п.) называется диффузионной, вторая — кинетической.

§ 4. Разветвленные цепные реакции

1. Предельные явления. Характерная особенность развет-
вленных цепных реакций состоит в существовании предельных
явлений, когда при определенных условиях незначительное из-
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менение какого-либо параметра (давления, температуры или
состава смеси) приводит к резкому изменению скорости реак-
ции. Толчком к открытию разветвленных цепных реакций по-
служило изучение одного из таких предельных явлений — пре-
дела воспламенения фосфора.

Сущность этого явления заключается в том, что при опре-
деленном давлении паров фосфора существуют два предела
давления кислорода (верхний и нижний — р 2 и рО, между ко-
торыми лежит область воспламенения фосфора и вне которой
пары фосфора не воспламеняются (рис. 4.1).

Pi 0,0 Pz2,0

Рис. 4.1. Область воспламенения паров Рис. 4.2. Зависимость скорости цепных
фосфора (по данным А. А. Коваль- реакций разного типа от времени

ского)

В результате детального количественного исследования
верхнего и нижнего пределов воспламенения паров фосфора
Н. Н. Семеновым были сформулированы основные положения
теории разветвленных цепных реакций, в свете которых явле-
ние пределов воспламенения впервые получило теоретическое
истолкование.

2. Кинетика разветвленных цепных реакций. Кинетическое
уравнение для активных частиц цепной реакции в случае ли-
нейного обрыва цепей может быть записано в виде

dfl I с ^ п /A Q\

где f и g — удельные скорости разветвления и обрыва цепей
соответственно. Это уравнение можно переписать иначе:

(4.9а)

где <p=f—g. Интегрирование уравнения (4.9а) при начальных
условиях n| t=o=O дает выражение

Ф
— 1). (4.10)
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Скорость реакции, пропорциональная концентрации активных
частиц, будет равна

( ' — 1), (4.11)
Ф

где а — удельная скорость продолжения цепи.
Если / < £ , т. е. <р<0, то уравнение (4.11) можно предста-

вить в следующем виде:

^ V - / ) < J . ( 4 1 2 )

Согласно этому уравнению, в системе через некоторое время
устанавливается квазистационарное состояние, когда

w=_awo_ ( 4 1 3 )

g f

Следовательно, в системе протекает квазистационарная цепная
реакция, принципиально не отличающаяся по кинетическим ха-
рактеристикам от неразветвленных цепных реакций (рис. 4.2).

Если f>g> то при достаточно больших / еф 1»1 и

5 ! < . (4.14)
Ф

В этом случае происходит прогрессирующее нарастание кон-
центрации активных частиц и скорости цепной реакции со вре-
менем и практически полное отсутствие реакции сменяется
взрывным протеканием процесса. Иными словами, после неко-
торого периода индукции происходит воспламенение смеси. Ус-
ловие перехода от стационарного режима к нестационарному
заключается в равенстве удельных скоростей разветвления и
обрыва цепей g=f. Уравнение (4.11) приобретает вид

w = awot. (4.15)

3. Механизм разветвленной цепной реакции. Метод частич-
но-стационарных концентраций Н. Н. Семенова. Разветвлен-
ные цепные реакции протекают по сложному механизму. Учет
элементарных стадий, в которых происходит зарождение це-
пей, их продолжение, разветвление и обрыв и в которых уча-
ствует несколько активных частиц, приводит к сложной систе-
ме нелинейных дифференциальных уравнений. Получение при-
ближенного решения, позволяющего на основе достаточно про-
стых формул проанализировать основные особенности кинети-
ки разветвленных цепных реакций, является задачей первосте-
пенного значения. Для ее решения Н. Н. Семенов предложил
принцип частично-стационарных концентраций, согласно кото-
рому квазистационарными считаются концентрации всех актив-
ных частии, кроме той, концентрация которой в ходе реакции
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резко возрастает. Вследствие этого в случае реакции окисле-
ния водорода для смесей, богатых водородом, можно считать:

o. o. но.^^о. (4.16)

Полученные методом частично-стационарных концентраций ки-
нетические уравнения тождественны уравнению разветвленной
цепной реакции, которая инициируется одной активной час-
тицей.

Рассмотрим следующий механизм окисления водорода:

0) Н 2 +О 2 ^-*2ОН —66,9 кДж (зарождение цепи),

р
5) Н + О + М ^ Н О + М I (4) и в о б ъ е м е

1) ОН + Н 2 ^ - * Н 2 О + Н + 57,3 к д ж (продолжение цепи),

2) Н + О2^->ОН + 0—62,8 кДж]
1 разветвление цепи,

3) О + Н 2

: ^ О Н + Н - 4 , 2 к Д ж I
4) Н -*-+1/2 Н2 | линейный обрыв цепи на стенке

I () б 5)
Удельная скорость обрыва равна

* = А« + *.[О,][М]. (4.17)

Скорость разветвления

В соответствии с принципом частично-стационарных кон-
центраций

o
Скорость разветвления определяется соотношением

откуда удельная скорость разветвления будет иметь вид

f = 2kt[Ot]. (4.18)

Подставляя полученные выражения для g и f в формулу
(4.9), получим

L (4.19)

В уравнении (4.9) приняли я = Н ввиду того, что концентра-
ции атомов О и гидроксилов ОН малы по сравнению с кон-
центрацией атомов водорода. Уравнение (4.19) можно получить
и непосредственно из механизма с применением принципа час-
тично-стационарных концентраций, согласно уравнениям (4.16).
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4, Верхний и нижний пределы воспламенения. Их зависи-
мость от температуры. Критическое условие перехода от ста-
ционарного режима реакции к нестационарному можно пред-
ставить в виде уравнения

или

*5 [О.] [ М ] - 2 * 2 [О2] + К = 0. (4.20)

Полагая [М] = р и [О2] = ар, перепишем уравнение (4.20):

0. (4.21)

Скорость процессов обрыва цепей на стенке определяется в
зависимости от того, протекает ли гетерогенный процесс обры-
ва в кинетической или диффузионной области.

Если величина edA<Cl (e — вероятность взаимодействия
атомов или радикалов со стенкой; d—диаметр реакционного
сосуда; X—длина свободного пробега данной активной части-
цы), то обрыв протекает в кинетической области. В этом слу-
чае

kt = B-^-t (4.22)

где В=1 для цилиндрического сосуда (ВЦИл) и В=3/2 для сфе-
рического сосуда (ВСф); <*>>— средняя тепловая скорость ак-
тивной частицы.

При erf/X>l процесс протекает в диффузионной области и
тогда

$ = А±, (4.23)

где D — коэффициент диффузии, ЛЦИл=23,2 и ЛСф=39,3. Вели-
чина е меняется от 1 (для платины, графита и т. п.) до 10~5

(для стекла, промытого раствором Ы а г В ^ ) .
Рассмотрим сначала кинетическую область. Перепишем

уравнение (4.21) в виде

р*-2ар+Ь2 = 0, (4.24)
где

k/k и b2=

Решив это уравнение, найдем давление на нижнем (р{) и верх-
нем (р2) пределах воспламенения:

Pl = a—Va2—b2 и p2 = a + Va2—b2. (4.25)

Просуммируем оба эти равенства: pi+/?2=2a. При достаточной
удаленности от мыса полуострова воспламенения (рис. 4.3),
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когда P\<p2i и при низких давлениях слагаемым р 2 в уравне-
нии (4.24) можно пренебречь. Тогда легко вычислить значе-
ние р\\

Pi^b2/2af p\

а затем и значение р2:

Рг

Pi

Подставляя значения б2 и а в выра-
жение для р\ и р2у находим для ки-
нетической области обрыва цепей:

_ *4 _ Be(v) = c o n s t e f t , « r f

(4.26)

- (4.27)= - ^ - = const е~ ( £«-

Рис. 4.З. Полуостров воспламе-
нения стехиометрической смеси
водорода с кислородом: рх —
давление на нижнем, р% — на

верхнем пределе

В результате исследования верхнего (второго) предела бы-
ло найдено, что &2=4,25- 10-12Г''ехр(—753Q0//?7) см3-моле-
кул-1 -с"1, а /55=2,4-10~33 см6-молекул"2-с-1, т. е. къ практичес-
ки не зависит от температуры.

Из формул (4.26), (4.27) следует, что рх уменьшается, а
р2 увеличивается с ростом температуры, что и обусловливает
своеобразную форму полуострова воспламенения (см. рис. 4.3).

В диффузионной области обрыва цепей

и для давлений на пределах
уравнением (4.24) получим

где

воспламенения по аналогии с

(4.28)

Кубическое уравнение дает также два предела воспламенения,
поскольку третий корень уравнения (4.28) оказывается отри-
цательным и не имеет физического смысла.

При малых давлениях можно пренебречь величиной р3,
тогда

AD - j 1 / 2 = const &/2RT. (4.29)
Hl /2a d \у^2а а \

При больших давлениях пренебрегаем слагаемым Ь0

2 и по-
лучаем выражение для верхнего предела воспламенения:

р2 = 2а = const е-<Е«-£») /Л Г . (4.30)

Соотношения (4.29) и (4.30) показывают, что в диффузионной
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области обрыва цепей наблюдаемая зависимость рх и р2 от Т
аналогична их зависимости в кинетической области.

Из уравнения (4.21) можно аналитически получить выра-
жение для точки мыса полуострова воспламенения при значе-
нии Г=Гмыс Действительно, поскольку в квадратном уравне-
нии ax2+bx+c=0 при Ь2=4ас, x\=x2t находим условие мыса в
виде соотношения

или
*А/*2а= 1. (4.31)

5. Реакции с вырожденным разветвлением цепей. Вырож-
денным разветвлением цепей называется образование свобод-
ных радикалов, идущее при участии относительно стабиль-
ных продуктов цепной реакции. По механизму цепных реак-
ций с вырожденным разветвлением происходит окисление кис-
лородом сероводорода, ряда углеводородов и их производных.

При низкотемпературном окислении углеводородов вслед за
реакцией зарождения цепей (образованием радикалов R):

0.
следуют элементарные стадии продолжения цепей:

2. 2

Образующаяся гидроперекись может распадаться но реакции

3. R O O H ^ R O + OH

или вступать в реакцию с углеводородом:

4.

с образованием двух свободных радикалов, инициирующих но-
вые цепи.

В приведенной схеме реакции стадии (3) и (4) являются
стадиями вырожденного разветвления. В отличие от обычных
разветвленных реакций возникновение новых цепей происходит
при участии стабильных продуктов реакции, а не активных ча-
стиц.

В соответствии с кинетическим уравнением разветвленных
цепных реакций (4.9) скорость изменения концентрации ради-
калов равна

% gn, (4.32)

где р — концентрация гидроперекиси ROOH. Применяя метод
частично-стационарных концентраций к радикалам, находим

Пст = Ш±1Е-. (4.33)
g
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В рассматриваемом случае скорость изменения концентрации
гидроперекиси подчиняется уравнениям реакций первого поряд-
ка, т. е.

1Е- = ап—ср, (4.34)
at

где а — удельная скорость продолжения цепи; с — удельная
скорость расхода гидроперекиси.

Подставляя значение л с т из уравнения (4.33) в (4.34), по-
лучим уравнение

аналогичное уравнению (4.9а). Запишем его в несколько ином
виде:

JfL = v ^ 0 - ( c - / v ) p = (c-fv) (-^ р). (4.35а)
at \ с— fv I

Здесь v — длина цепи, которая по определению равна

v=:-^L = JL. (4.36>
gn 8

После интегрирования уравнения (4.35а) получаем выражение

wov
с — /v

(4.37)

которое при fv>c приводит к автоускорению, а при fv<c — к
стационарному (медленному) процессу. Переход стационарного
режима воспламенения в нестационарный происходит при ус-
ловии fv=c.

При высокотемпературном окислении углеводородов вырож-
денное разветвление цепей обусловлено превращением альде-
гидов.

§ 5. Самовоспламенение

1. Цепной взрыв. В § Н было показано, что скорость раз*
ветвленной цепной реакции

неограниченно растет со временем, если удельная скорость про-
цессов разветвления превосходит соответствующую скорость
процессов обрыва: f>g. Если учесть, что в различных систе-
мах из-за расходования исходных веществ скорость реакции
должна постепенно замедляться, то следует говорить не о не-
ограниченном возрастании, а о быстром росте скорости реак-
ции, который, как показывает опыт, приводит к самовоспламе-
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нению системы. Воспламенение такого рода называется цеп-
ным самовоспламенением или цепным взрывом и объясняется
быстрым возрастанием концентрации активных частиц. Теория
показывает, что для цепного взрыва не обязательно возраста-
ние температуры в зоне реакции, т. е. взрыв можно назвать
изотермическим.

Экспериментально существова-
ние изотермического цепного восп-
ламенения было установлено А. А.
Ковальским на примере горения во-
дорода.

Одним из наиболее убедитель-
ных доказательств изотермичности
реакции является наличие линейной
зависимости \gAp от времени реак-
ции (для начальных стадий реал-
ции), из полученного Н. Н. Сем^
новым выражения для скорости изо-

^ t A термической разветвленной цепной
Рис. 4.4. Зависимость lgAp n P ~ K T ! M H /4 \А\ П ття иплшгтпянии
от времени: / - 833 К, р0 = Р е а * Ц И и I 4 - 1 4 ) - Д л я иллюстрациир р<>
5.7 мм рт. ст.; 2 — 793 К, р0 =
5.8 мм рт. ст.; 5 — 7 5 8 К,
р 0 --- 8,2 мм рт. ст.; 4 — 758 К,
ро^= 6,8 мм рт. ст.; 5 — 758 К»

ро — 6,1 мм рт. ст.

) р
этой зависимости на рис. 4.4 пока-
заны прямые, полученные из кине-
тических кривых в соответствии с
уравнением

lgAp = <pf + const. (4.38)

Однако чистый изотермический взрыв представляет доволь-
но редкое явление. Лишь в некоторых случаях (как и в гре-
мучей смеси) область воспламенения простирается до очень
низких давлений и температур. В большинстве случаев вос-
пламенение наступает при давлении в сотни мм рт. ст. и до-
статочно высоких температурах, когда выделяющееся в реак-
ции тепло может быть очень большим. При большой скоро-
сти тепловыделения скорость отвода тепла может оказаться не-
достаточной, в результате чего температура реакционной зоны
и скорость реакции будут прогрессивно увеличиваться и реак-
ция закончится взрывом. В таких случаях взрыв имеет тепло-
вую природу.

2. Тепловой взрыв. Для теплового взрыва совсем не обя-
зательно, чтобы реакция проходила по механизму разветвлен-
ных цепей. Он может произойти в любой экзотермической ре-
акции в результате саморазогрева системы при недостаточном
теплоотводе.

Если предположить, что тепло выделяется равномерно по
всему объему и в пределах всего объема поддерживается одна
и та же температура, то скорость изменения температуры в си-
стеме определится уравнением

«• » « (4.39)
dt С Ш
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В свою очередь, теплоемкость системы С равна

C=cpV, (4.40)

где с — удельная теплоемкость; р — плотность вещества; V —
объем системы.

Если qi — тепловой эффект i-й реакции, приводящей к по-
вышению температуры системы, Wi — скорость реакции, возрас-
тающая с температурой по закону Аррениуса,

(4.41)

то количество тепла, выделяющегося в системе в единицу вре-
мени, будет равно

(4.42)

Количество тепла, отводимого в единицу времени, может
быть вычислено по формуле

QL = а (Т—То) S, (4.43)

где а — коэффициент теплопередачи; То — температура стенок
сосуда; S — площадь поверхности, через которую осуществля-
ется теплопередача.

В единице объема в единицу времени выделяется тепла

а отводится

- = ос (Т-То) ±. (4.43а)

На рис. 4.5 представлены кри-
вые тепловыделения (/—3) и
прямая теплоотвода (4), пересе-
кающая ось температур при Г=
=Т0. Если условия таковы, что
скорость тепловыделения Q+ от-
вечает кривой 1, то в начальный
момент времени Q+>Q- темпера-
тура реакционной зоны будет ра-
сти от Го до Т\. При температу-
ре Тх скорость тепловыделения
равна скорости теплоотвода. Так
как при Т>Т{ Q+<Q~, то даль-
нейший рост температуры прек-
ратится и реакция будет проис- ^ L ^ ^ ^ ^ T Q T )
ходить в стационарном режиме „ отводимого от системы (Q.), от
при постоянной температуре. температуры реакционной зоны
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Если условия реакции отвечают кривой тепловыделения 3,
пересечения кривых Q+ и Q_ не происходит, следовательно,
скорость тепловыделения всегда больше скорости теплоотвода,
поэтому в результате прогрессивного роста температуры реак-
ция непрерывно ускоряется и возникает тепловой взрыв.

Граница между двумя рассмотренными крайними случаями
определяется условием касания кривых тепловыделения (кри-
вая 2) и теплоотвода (прямая 4). Это условие, которое одновре-
менно является критическимч условием теплового взрыва, опре-
деляется следующими двумя равенствами. Во-первых, должны
быть равны функции

или

%№Е'*Т *{Тл-Т0)±. (4.44)

Во-вторых, необходимо равенство производных этих функций
по температуре при Т2=ТЪ (температура взрыва):

dT dT

или

RT v

Для одной реакции условия теплового взрыва принимают вид

= а (Тп-Т0) ± (4.44а)

(4.45а)

Определим из уравнения (4.45а) экспоненту

V qk*pnE

и подставим ее значение в уравнение (4.44а). Получим квад-
ратное уравнение относительно температуры взрыва Г„:

&S К В CCS /rp гр ч

или

— Тъ—Гв + Т о = 0. (4.4о)
Е
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Физический смысл имеет меньший корень этого квадратного
уравнения:

(4.47)

Поскольку часто £ > 8 4 кДж и Г0<1000К, то 4 /?7У£<0,4. Не
внося существенной ошибки, можно разложить подкоренное вы-
ражение в ряд и ограничиться первыми тремя членами разло-
жения:

1у 1 _ 4#Г0/£ = 1—2RT0!E— — (2RT0/E)2.

Подставив значение корня в уравнение (4.47), получим

(4.48)

Величина AT=TB—T0=RT0

2/E представляет собой условие пред-
взрывного разогрева газовой смеси. При указанных значениях
£ и Го ДГ<100 К, т. е. ТВ~ТО.

Из условий взрыва (4.44а) и (4.45а) можно вычислить ми-
нимальное давление теплового взрыва рв. В случае бимолекуляр-
ной реакции (я=2) после некоторого преобразования уравнения
(4.45а) при ТВ=ТО получается соотношение

В. (4.49)lg — = — +ё Тв Тв^

Такая зависимость между мини-
мальным давлением взрыва и тем-
пературой реакционного сосуда на-
блюдалась при разложении СЬО
(рис. 4.6), при взаимодействии хло-
ра с водородом и в других реак-
циях.

Существенным недостатком рас-
смотренной теории является приня-
тие постоянства температуры во
всех точках реакционного сосуда,
что наблюдается, если в предвзрыв-
ной период в газе происходит ин-
тенсивная конвекция, приводящая к выравниванию температу-
ры. Однако в реальных экспериментах этого не наблюдается,
поэтому необходимо учитывать распределение температуры в
газе, как и изменение температуры вследствие выгорания ис-
ходного горючего.

3. Третий предел воспламенения. Третий предел воспламе-
нения имеет обычно тепловую природу. При переходе через

21 Ю+Г>

Рис. 4.6. Тепловое воспламене-
ние при разложении С12О
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второй предел воспламенения в сторону более высоких давле-
ний (рис. 4.7) скорость реакции резко уменьшается. Это обус-
ловлено преобладанием скорости обрыва цепей над скоростью

их разветвления. Однако по
мере увеличения давления ско-
рость реакции проходит через
минимум и вновь начинает
увеличиваться.

При некотором значении
давления смеси скорость реак-
ции может оказаться настоль-
ко большой, что выделяюще-
еся тепло не успевает отво-
диться от реакционного сосу-
да и температура смеси начи-
нает повышаться^. Повышение
температуры влечет за собой
еще большее увеличение ско-
рости реакции. В результате
такого самоускорения реакции
наступает тепловой взрыв. Та-
ково происхождение третьего
предела воспламенения водо-
рода, показанного на рис. 4.7

Рис. 4.7. Пределы воспламенения гре- в е р х н е й пунктирной линией,
мучеи смеси r J r

§ 6. Энергетические цепи

В течение длительного времени в теории цепных реакций
дискутировалось представление о двух типах цепей: радикаль-
ных (химических) цепях, в которых активными центрами яв-
ляются атомы и радикалы, и энергетических цепя^^оль актив-
ных центров приписывалась возбужденным молекулам.

В последние десятилетия роль энергетического фактора в
продолжении и разветвлении цепей была продемонстрирована
на примерах реакций фторирования, в частности на реакции
взаимодействия фтора с водородом. Эта реакция происходит
по типичному цепному механизму:

0) F2 + M (ftv) - * 2F + М (энергия диссоциации DF, ••=

= 161,1 кДж),

2)

—131,8 кДж,

-f 404,2 кДж.

Тепловой эффект второй стадии примерно в 2,5 раза превыша-
ет энергию диссоциации молекулы F2. Это позволяет предполо-
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жить возможность использования выделяющейся энергии для
энергетического продолжения и разветвления цепей:

3)

4)

Детальное исследование кинетики этой реакции Е. А. Ши-
ловым показало, что в разветвлениях цепей участвуют колеба-
тельно-возбужденные молекулы Н £ ( а = 1 ) , возникающие в поч-
ти резонансном процессе за счет энергии колебательно-возбуж-
денных молекул H F f (сон, = 4280 см"1; ( O H F = 4 0 4 8 CM"*1).

Оказалось, что лишь 60% энергии ( — 243 кДж) идет на об-
разование колебательно-возбужденных молекул HFr(i> = 5), по-
этому более точный механизм энергетического продолжения и
разветвления цепей для модели гармонических осцилляторов
может быть записан в виде

За) HF+ (t> = 5) + H 2 - > H F f (v = 4) +H$ (v= 1),

36)

Зд)

4)

Кроме реакции взаимодействия фтора с водородом по ана-
логичному механизму с энергетическими разветвлениями це-
пей протекают реакции фтора с галогенводородами и некото-
рыми галогенпроизводными органических соединений. К подоб-
ным реакциям, но с радикально-энергетическими цепями, отно-
сят распад многих неустойчивых эндотермических веществ
(HN3, О3, NC13 и т. п.).

Глава 5

КИНЕТИКА РЕАКЦИЙ В ПОТОКЕ

§ 1. Режимы идеального вытеснения и перемешивания

Большинство промышленных химических процессов (кре-
кинг, гидрирование, галогенирование, нитрование углеводоро-
дов, синтез аммиака и др.) осуществляется обычно в потоке.

Реакции в потоке различаются по режимам их проведения.
Так, если в потоке отсутствуют продольное и поперечное пере-
мешивания, то имеет место режим идеального вытеснения. Ес-
ли же в результате перемешивания концентрации всех реаги-
рующих веществ в любом сечении реактора равны их концент-
рациям на выходе, Т9 ьаСиюдается предельный режим идеаль-
ного перемешивания.
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Ясно, что в реальных условиях осуществление предельных
режимов затруднено и процессы идут по каким-то смешанным
режимам. Однако независимо от режима протекания реакции
в потоке сопровождаются изменением объема реагирующих
веществ, поэтому кинетические уравнения таких реакций отли-
чаются от уравнений реакций в замкнутых системах, рассмот-
ренных выше.

Существенный вклад в развитие теории кинетики химичес-
ких реакций в потоке, основы которой излагаются ниже, внес
Г. М. Панченков. В связи с этим кинетические уравнения в по-
токе, приводимые здесь, логично называть уравнениями Пан-
ченкова.

§ 2. Общие уравнения динамики и кинетики реакций в
режиме идеального вытеснения

При описании химических реакций в режиме идеального вы-
теснения наряду со скоростью самой реакции надо учитывать
перемещение вещества эдоль реактора.' В связи с этим урав-
нения, описывающие процессы в потоке, содержат по меньшей

мере два параметра: время и ко-
ординату для одномерного пото-
ка. Такие уравнения называются
уравнениями химической дина-
мики, или динамики химических
реакций.

Рассмотрим поток реагирую-
щих веществ, проходящих, через
сечения 1Х и /2, находящиеся на
расстоянии Д/ (рис. 5.1). В по-

h I,

Рис. 5.1. Поток веществ в режиме
идеального вытеснения

токе происходит реакция

со скоростью

V

dnA

~dT

(5.1)

(5.2)

Зададим постоянными температуру реактора и площадь его
сечения р. Для упрощения расчетов можно пренебречь перено-
сом веществ за счет диффузии. Пусть линейная скорость по-
тока в некотором сечении будет равна и см/с, а концентрация
вещества Аг- в этом сечении —с А / моль/см3.

Общим уравнением динамики химической реакции (5.1) в
этом случае будет уравнение материального баланса вида

пА.

М|/,= — - р Д ' к —
V (5.3)

+ с А. рД/1 /,—с А . рД/1
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В этом уравнении выражение слева обозначает количество
вещества А,, проходящего сечения 1Х и /2 за время Д*. Первые
два слагаемых справа показывают количество вещества А„
прореагировавшего ко времени tx и t2 в объеме рД/, другие два
слагаемых соответствуют количеству вещества А/, непрореаги-
ровавшего в объеме рД/ ко времени tx и f2.

Разделив обе части уравнения (5.3) на рДШ, получим

исА | , —иск |» Пк |/ — п А I, с* I/ — с * I/

Л/ Ш ' It ( ' '

Перейдем к пределам при Д/-+0 и Д/->0, найдем

д (иск ) dnA дсх

dl Vdt ^ dt
или

д(исх ) дек

(5.5)

Это и есть общее уравнение динамики химической реакции
в режиме идеального вытеснения. В более общем случае нели-
нейной задачи получаем так называемое уравнение непрерыв-
ности:

дсА

- d i v (cklu) = w+-^-. (5.7)

Если в реактор в единицу времени подается одно и то же
количество реакционной смеси, то к моменту времени, когда
реагирующие вещества достигнут конца реактора, в системе
установится стационарное состояние. В этом случае концент-
рация любого из реагирующих веществ со временем не меня-
ется, т. е.

* А ;

dt
(5.8)

В связи с этим уравнение (5.6) можно переписать для стацио-
нарного состояния в виде

^ о>. (5.9)
dl

Концентрация вещества и скорость потока определяются толь-
ко расстоянием некоторого сечения от начала реакционной
зоны:

сА. = /(/); и = ф(/). (5.10)

Представим теперь концентрацию i-ro компонента в виде

CAt = nAi/vt (5.11)
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а линейную скорость как

a = i»/p. (5.12)

В этих формулах лд,— число молей вещества А,-, проходяще-
го через заданное сечение / в единицу времени (а не прореа-
гировавшего к какому-то времени, как было указано выше в
уравнении (5.3)); v — объем вещества А,-, проходящего через
сечение в единицу времени.

Подставив выражения (5.11) и (5.12) в уравнение (5.9),
получим

! ^ w. (5.13)
р dt

Если в начало реактора в единицу времени поступает ЯОА,
молей вещества А/, то на расстоянии / от начала реактора про-
реагирует доля

х = ^1 ^L t (5.14)
"ОА.

называемая степенью превращения вещества А,-.
Поскольку

ЛА. = ЛОА. ( 1 — х), (5.15)

то из уравнения (5.13) находим, что

nOA—?--=w. (5.16)
1 pa/

Это выражение является общим уравнением кинетики реакции
в режиме идеального вытеснения.

В соответствии с основным постулатом химической кинети-
ки для необратимой реакции

^ - ^ г - * ^ - - - (5Л7)

и обратимой реакции

ЛОА. — = Ь<* с\* . . . — k'cv\ c v ? . . . . (5.18)
U A < 9dl A » A « A ; A 2

 v ;

Для интегрирования этих уравнений надо выразить концент-
рации как функции расстояния /. Задача упростится, если реа-
гирующую газовую смесь считать идеальной. Тогда общий объ-
ем смеси будет равен

(5.19)
Р
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а концентрация вещества САГ В соответствии с уравнениями
(5.11), (5.15) и (5.19)

л0А, ( 1 — *) Р

t ( 5 2 0 >

В двух последних уравнениях 2 я — общее число молей всех
реагирующих веществ, проходящих в единицу времени через
заданное сечение. При /==0 концентрации всех продуктов реак-
ции равны нулю и 2л определяется соотношением

. (5.21)

Здесь а — величина, обратная мольной доли вещества А, в ис-
ходной смеси:

о = - ^ + - ^ + ... + - ^ Ь - = — ^ L ; (5.22)
п 0 А |

 п 0 А {

 Л 0А (

 Л0А.

р — изменение числа молей газообразных компонентов исход-
ной и конечной смеси в ходе реакции в расчете на один моль
эещества А,-:

Р = — + — + ... — ^ -2L— ... = 2V/~~2V/ • (5.23)
V * V * V» V# V *

Давление в общем случае зависит от расстояния / до нача-
ла реакционной зоны:

р = /(/). (5.24)

Часто перепад давления невелик, так что принимают

р = const. (5.25)

§ 3. Кинетическое уравнение необратимой реакции первого
порядка в режиме идеального вытеснения

Рассмотрим простейший тип реакций — крекинг углеводо-
родов и их производных:

A—•v1Ai + V2A2+ . . . . (5.26)

В этом случае уравнение (5.17) с учетом равенства (5.20) за-
пишется в виде

Поскольку а = 1 , из выражения (5.21) следует

Хп = п0А (1 + рх), (o.zo)
и

dx
Ь

RT •
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Разделяя переменные, находим

или

Прибавляя и вычитая р в числителе второго слагаемого в ле-
вой части уравнения, находим

dx Р ( — ^ Ч - 1 — 1) d r _ kl9P d[

1 — * 1 - х

ИЛИ

откуда

^ ^ ^ ^ . (5.30)
0А

Проинтегрируем это выражение в пределах от 0 до х и от 0
до /, получим уравнение

^ ^ г / , (5.31)

из которого

^ (5.32)

где V=pl — объем реакционной зоны.
Для определения константы скорости реакции k\ перепи-

шем уравнение (5.31) в несколько ином виде:

^ ^ (5.33)

Если ввести переменные

Y~n0Ax и Х=—/i 0 A ln( l—х) ,

то уравнению (5.33) будет соответствовать прямая линия
(рис. 5.2), тангенс угла наклона которой

(5-34)

Отсюда легко определяется величина р. Отрезок ОА, отсекае-
мый прямой на оси ординат, равен

(5.35)

Зная объем реактора, давление, температуру и величину р,
можно определить значение константы скорости реакции к\.
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Рис. 5.2. Зависимость п О А х от
—«о A In (1-х) для необратимой ре-
акции первого порядка в режиме иде-

ального вытеснения

Рис.

ЛОА*

5.3.
х

1-Х

Зависимость пОА х от

для необратимой реакции
1-х

первого порядка в режиме идеального
перемешивания

Если в реакции образуется лишь один продукт

А-*А', (5.36)

то а = 1 , р=0 и уравнение (5.32) значительно упрощается:

RT
где /ioA — = v — объем газа, проходящего в единицу времени

р
через сечение реактора; V — объем реактора.

Так как
V/v = t, (5.38)

приходим к простому виду уравнения для константы скорости
реакции в потоке (в режиме идеального вытеснения):

<5.39>

совпадающему с уравнением необратимой реакции первого по-
рядка в замкнутой системе. Это и понятно, поскольку реакция
(5.36) в потоке происходит при сохранении реагирующей систе-
мой постоянного объема, что наблюдается при сохранении чис-
ла молей в газовой фазе.

§ 4. Кинетика реакций в режиме идеального
перемешивания

Если в реактор, объем которого V изменяется, вводят смесь
веществ с объемной скоростью vx и отбирают ее с объемной ско-
ростью v2y то в соответствии с уравнением материального балан-
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•са изменение числа молей вещества А,- в единицу времени в реак-
торе равно

d(ck V)
—%—=cOA(Vl-cAiv%-wV. 1(5.40)

В этом уравнении w — истинная скорость химической реак-
ции; c0Ai—концентрация вещества А/ на входе в реактор:

; (5.41)

с\*— концентрация этого вещества на ©ыходе из реактора:

CA^nAllv%. (5.42)

В режиме идеального перемешивания она равна концентра-
ции А в любой точке внутри реактора. Значения п0А( и nAi

соответствуют числам молей вещества А,, поступающего в
реактор и выходящего из него в единицу времени.

Если реакция происходит в газовой фазе, то газ будет за-
нимать весь объем реактора V и выражение (5.40) можно
записать в виде

^ (5.43)

откуда

.-JU—4 £.. ,6.44»

В стационарном состоянии в реакторе идеального переме-
шивания концентрация сА( любого вещества At перестает зави-
сеть от времени, в связи с чем уравнение (5.44) упрощается:

с А А v x — c k v 2 п Л А — л .
w = 0Ai ±LL=-!h ^L (5.45)

V V У '

Запишем для nAi, как и ранее (5.15), соотношение

и с его учетом перепишем уравнение (5.45):

w= ^ . (5.46)

В общем случае в соответствии с основным постулатом хи-
мической кинетики для необратимых и обратимых реакций
разных порядков имеем

у At A t * * *
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и соответственно

L_ = kcv*с)* . . . —k'c X'C ? . . . . (5.48)

Сопоставляя полученные выражения с соотношениями
(5.17) и (5.18), находим, что для режима идеального переме-
шивания скорость реакции записывается в виде алгебраиче-
ских уравнений, тогда как для режима идеального вытеснения
она представляется в виде дифференциальных уравнений.

§ 5. Кинетическое уравнение необратимой реакции первого
порядка в режиме идеального перемешивания

Рассмотрим простейшую реакцию типа

A->v1A1+v2Aa+
Скорость такой реакции в режиме идеального перемешивания
может быть записана в виде

^ * X - ^ , (5-49)

где

уа = 2 п — , (5.50)
Р

2п=пОА(1 + $х) и пА = л 0 А (1 — х).

Подставим значения nA, v2y 2n из последних трех соотноше-
ний в уравнение (5.49) и получим выражение

(5.51)v 7V 1 + р* RT f

откуда

МУ ( ' + М £ (5.52)
1 (1-*)У Р

Для определения константы скорости kx преобразуем уравне-
ние (5.52) в другую форму и добавим в скобки чистителя
справа Q. и —р.*

^ ^ (5-53)

Разделив это уравнение на р, запишем его в следующей форме:

Теперь, если в качестве переменных взять
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то получим уравнение прямой линии

изображенной на рис. 5.3. Тангенс угла наклона прямой по-
зволяет определить (}:

t g ( p = " T i * (5-55)

а отрезок, отсекаемый прямой на оси ординат, — значение Ё\:\

0A-jw- ( 5 - 5 6 >

Если протекает реакция типа

то {$=0 и уравнение (5.52) упрощается:

-x) p
(557)

Выразим объем выходящего из реактора газа с помощью со-
отношения

v2 = = п0А (5.58)
Р Р

и, учитывая, что V/v2=t, получим из уравнения (5.57) выра-
жение

(5.59)

Из этого выражения видно, что доля реагирующего вещества
в реакторе идеального перемешивания в случае простейшей
реакции описывается зависимостью

*-т&- (560)

представляющую собой кривую с насыщением (рис. 5.4).
При последовательном соединении небольшого числа (—10)

реакторов идеального перемешивания система начинает вести
себя как один реактор идеального вытеснения. Изобразим на
рис. 5.5 зависимость ПА, ОТ длины реактора при идеальном
вытеснении (кривая 1) и идеальном перемешивании в реак-
торе, разделенном на секции одинаковой длины /( (ломаная
линия 2). Тогда, при одинаковых скоростях подачи реагирую-
щих веществ и температуре в реакторах, получим наряду с
кривой / для реакторов идеального вытеснения ломаную ли-
нию 2 для реакторов идеального перемешивания. Очевидно,



X
hO

о /• h I

Рис. 5.4. Зависимость доли х проре- Рис. 5.5. Зависимость п А от длины
9ГиППП9Ш1№ГЛ ПР1ПР/*ТПЯ А ОТ ПТДОМРиЫ '

реактора в режиме идеального вытес-
нения (/) и идеального перемешива-

ния (2)

в реакции А-*А в режиме идеаль-
ного перемешивания

что по мере увеличения числа секций идеального перемешива-
ния ломаная линия будет все более тесно приближаться к кри-
вой реактора идеального вытеснения.



Раздел II
ОСНОВЫ ТЕОРИИ ХИМИЧЕСКОЙ КИНЕТИКИ

Глава 6

ДИНАМИКА ДВОЙНОГО СТОЛКНОВЕНИЯ

§ 1. Классификация реакций в химической кинетике

При исследовании кинетики химических реакций их клас-
сифицируют по ряду признаков. Одним из таких признаков
является степень отклонения системы от равновесия. Ясно, что
в равновесной системе химические реакции не идут (точнее
идут, но с одинаковой скоростью в прямом и обратном на-
правлениях, так что в системе не наблюдается никакого из-
менения).

Вблизи от равновесия можно выделить несколько случаев.
1. Процессы переноса (обмен энергией, диффузия и другие

процессы переноса) идут быстрее, чем химические превраще-
ния. В таких системах отсутствуют градиенты температур и
концентраций. Для их математического описания использу-
ются уравнения феноменологической кинетики.

2. Химические превращения происходят быстрее, чем со-
путствующие им процессы переноса. Общая скорость химиче-
ского превращения в этом случае определяется скоростями
процессов переноса.

3. Скорости химических реакций сопоставимы со скоростя-
ми процессов переноса. Для описания кинетики таких процес-
сов необходимо совместное решение кинетических уравнений
химических реакций и уравнений переноса.

Вторым признаком, по которому удобно классифицировать
реакции, является величина энергии активации. Как известно,
многие бимолекулярные реакции в газах и растворах идут
медленно, так как обладают высокими значениями энергии
активации: Ea*>RT. Температурная зависимость скорости та-
ких реакций хорошо передается уравнением Аррениуса:

k(T)=A(T)e~E«/RT

t (6.1)

где А(Т)~Тп.
Быстрые реакции наблюдаются при малых значениях энер-

гии активации: £а</?7\ В этих случаях зависимость

k(T)^A(T)~Tn (6.2)

аналогична зависимости коэффициентов переноса (А,, г\ и D)
от температуры.
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В промежуточной области, когда E>RTt конкурируют оба
сомножителя в уравнении (6.1) и зависимость k от Т имеет
сложный характер. Так, если Еа~0, скорость реакции может
уменьшаться с ростом температуры, что наблюдается, напри-
мер, в ряде тримолекулярных реакций (2NO+O2, 2NO + C12,
тройная рекомбинация атомов или радикалов и т. п.), когда
в уравнении (6.2) п<0.

В бимолекулярных реакциях взаимодействия ионов с мо-
лекулами константа скорости реакции часто не зависит от тем-
пературы:

fc = c o n s t ^ / ( 7 y (6.3)

В основу третьего типа классификации химических реак-
ций положен такой признак, как степень отклонения системы
от однородности. Здесь возможны случаи, когда система про-
странственно однородна, но изменяется во времени. Такая си-
стема совпадает со случаем 1 первой классификации. Если же
система пространственно неоднородна, но стационарна, то кине-
тика протекающих в ней реакций описывается уравнениями
химических реакций в потоке. Случай, когда система прост-
ранственно неоднородна и изменяется во времени, аналогичен
случаю 3 первой классификации.

Быстрые реакции, происходящие в условиях кинетической
неравновесности системы по отношению ко многим физиче-
ским свойствам, включая и энергетические распределения ча-
стиц по разным степеням свободы, требуют учета изменения
функций распределения в ходе реакций.

Для вычисления применяемых в химической кинетике ста-
тистических (макроскопических) констант скорости реакций
в общем случае (для кинетически равновесных и неравновес-
ных систем) необходимо установить связь между этими кон-
стантами и молекулярными параметрами отдельных столкно-
вений.

§ 2. Типы двойных столкновений

Химические реакции происходят при столкновениях реаги-
рующих веществ. Однако не все возможные столкновения при-
водят к химическим реакциям. Рассмотрим три типа столкно-
вений (элементарных актов) между частицами А и В с задан-
ными начальными скоростями движения vA и vB и наборами
внутренних квантовых чисел / и / соответственно.

1. Упругие столкновения происходят с изменением скоро-
стей движения частиц А и В до значений Уд и v^ и рассея-
нием их на некоторые углы 8:

А(/, vA) + B(/, vB)->A(*\ v'A) + B(j9 vj,). (6.4)
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2. Неупругие столкновения происходят с изменением ско-
ростей и внутренних квантовых чисел частиц А и В:

/, v;)+B(m f v^. (6.5)

Такие столкновения приводят к обмену энергией между раз-
личными степенями свободы.

3. Химические столкновения (реакции) происходят с пере-
распределением атомов между молекулами и образованием
новых частиц С и D:

А(*\ Ул) + В(/, vB)-*C(/, v c ) + D ( m , vD). (6.6)

К химическим реакциям, естественно, относятся и реакции
изомеризации, которые происходят также в результате двой-
ных столкновений и которые могут быть описаны схемой (6.6).

В последующих параграфах данной главы и в следующих
двух главах авторы намерены описать различные типы столк-
новений с учетом молекулярных моделей и функций распре-
деления, необходимых для определения таких кинематических
характеристик, как сечение столкновения и средняя длина сво-
бодного пробега. Эти величины являются обычно предметом
исследования молекулярной физики, однако нам казалось по-
лезным использовать их непосредственно в химической кине-
тике для расчета основных характеристик, таких как кон-
станта скорости реакции и коэффициенты переноса.

§ 3. Упругое центральное столкновение

Рассмотрим столкновение жестких шаров по линии, соеди-
няющей их центры. Если точечная частица с массой гп\ и на-
чальной скоростью V\a столкнется с неподвижной частицей с
массой т 2 , то в результате столкновения скорость первой ча-
стицы уменьшится до величины vxp, а вторая частица приобре-
тет скорость t;2.

Из законов сохранения энергии и импульса получим

2
И

m i v ia = = miVip ~f~ m%v2. (6.8)

Подставив значение v
2
 из уравнения (6.8) в уравнение (6.7),

находим

(6.8а)

nit
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Сокращая левую и правую части последнего уравнения на
ГП\ И (V\a—V\p), ПОЛУЧИМ

= —

откуда

ia. (6.10)

В случае упругого столкновения налетающего электрона с
атомом имеем, в соответствии с уравнениями (6.10) и (6.9),

тх < m2, vt = ^^ vu (6.10а>

Следовательно, электрон практически сохраняет свою скорость»
но меняет направление движения.

Если же сталкиваются частицы примерно равных масс, то
скорость налетающей частицы практически уменьшается да
нуля:

flip— 0,

а мишень приобретает скорость и направление движения, оди-
наковые с начальной скоростью ударяющей частицы:

v2~vla. (6.10б>

Кинетическая энергия электрона, передаваемая тяжелой
частице с массой т 2 , составляет при упругом ударе

или с учетом соотношения (6.10а)

Переданная энергия составляет малую долю от начальной ки-
нетической энергии электрона е0, а именно

тг 2 ' 2 т%
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Таким образом, кинетическая энергия, передаваемая элект-
роном тяжелой частице при упругом соударении, составляет

е2 = 4 - ^ - е 0 . (6.11)

Это означает, что даже при столкновении с легкими атомами,
такими как атом гелия, электрон может передать им только
0,05% своей начальной энергии. При столкновении с тяжелыми
атомами, такими как атомы ртути, доля передаваемой элект-
роном энергии равна всего 0,001%.

Аналогично можно показать, что энергия, приобретаемая
электронами ( т 2 ) при соударении с тяжелыми налетающими
частицами (mi), составляет

е э л = 4 ^ - е 0 , (6.12)

где ео — начальная кинетическая энергия налетающей частицы
с массой тх. Из уравнения (6.12) следует, что даже протон
(элементарная частица) может передать электрону при упру-
гом соударении лишь 0,22% своей начальной энергии.

§ 4. Неупругое центральное столкновение

Допустим для простоты рассмотрения, что частицы не под-
вержены действию никаких внешних полей, кроме полей самих
частиц. В этом случае, если часть энергии налетающей час-
тицы тх превращается во внутреннюю энергию 6 мишени т 2 ,
можно записать по аналогии с уравнением (6.7)

Определим, при каких условиях получится бмаке. Для этого
подставим из уравнения (6.8) в уравнение (6.13) значение v2:

2

«1»?, "= «!»?„+ — (fla-"lp)2 + 26 (6.14)

и продифференцируем это соотношение по v]p, считая v{a по-
стоянной величиной. Найдем, что

2

— — (vla—^ **
dvlp

откуда

db

dulp m2
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Приравняв нулю эту производную, найдем значение vXPi отве-
чающее максимальной величине б:

mlvla—mlvlp = m2olpt (6.15)

откуда

mi

Vip= -* Vla.

Подставив это значение v]p и разность ( f l o — v i p ) , равную

f l a - f 1 P = - ^ — Vta. (6.15а)

в уравнение (6.14), получим
2 2

l /Hfcfn 2
V

(Щ + тг)2

Отсюда

ИЛИ

2бм а к с = {(т 1 + т 2 ) 2 - т ? - т ^ v\a

Следовательно,

Омакс = 2 — , (6.16)

откуда

- е 0 , (6.17)

где ео — начальная кинетическая энергия налетающей частицы.
Если налетающая частица — электрон с массой mi<^m2t то

6макс~г0, (6Л8)

т. е. вся энергия электрона превращается во внутреннюю энер-
гию тяжелой частицы-мишени. Если же обе частицы (тяже-
лые или легкие) имеют примерно одинаковые массы, то

В этом случае для того, чтобы возбудить (или ионизовать)
частицу (т2) с энергией возбуждения (или ионизации) е«, не-
обходимо, во-первых, чтобы

(6.20)

71



и, соответственно, во-вторых,
е о >2е*. (6.21)

Следовательно, ионизующая способность ионов меньше
ионизующей способности электронов при одинаковых значени-
ях их начальной энергии.

Соотношение (6.16) можно преобразовать в другую форму.
Для этого вместо скорости налетающей частицы введем отно-
сительную скорость движения частиц, которая при централь-
ном соударении равна

V = Via— Via- (6.22)

В рассмотренном случае, когда v2a=0, v=V\a. Учитывая также,
что в уравнении (6.16) отношение

т1Щ = \к (6.23)

есть приведенная масса системы, получим вместо уравнения
(6.16) соотношение

биакс^-^2' ( 6 ' 2 4 )

Согласно этому соотношению, во внутренюю энергию мишени
может быть превращено не более кинетической энергии при-
веденной массы системы.

§ 5. Упругое столкновение в лабораторной системе
координат и в системе центра масс

При описании движения частиц обычно пользуются двумя
системами координат: лабораторной системой и системой,
центра масс. Рассмотрим сначала лабораторную систему ко-

ординат. Пусть точечная час-
тица с массой тх и начальной
скоростью V\a, в общем случае,
движется не по линии центров,

- ^ r y g *J0{1M1 а на некотором расстоянии
от первоначально покоящей-
ся частицы с массой т2

(рис. 6.1). Это расстояние на-

новения.новения.
В результате взаимодействия (под влиянием энергии меж-

молекулярного взаимодействия) частица (mi) будет рассеяна
на некоторый угол 6i с конечной скоростью V\p, а частица,
(т 2 ) — на угол 9г с конечной скоростью и2.
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Из законов сохранения энергии и импульса получим для
нецентрального удара

= — (6.26)

При центральном соударении 6 2 =0 и выражения (6.25—6.26)
сведутся к уравнениям (6.9—6.10).

Лабораторную систему координат нельзя считать простей-
шей, поскольку в ней используется большое число переменных.
Более простые соотношения получаются в системе центра
масс, в которой центр массы сис-
тема движется с постоянной ско-
ростью vc относительно лаборатор-
ной системы координат в направле-
нии, определяемом движением уда-
ряющей частицы (рис. 6.2). При
этом закон сохранения импульса
имеет вид

(тг + т2) vc = m ^ , (6.27)
р и с # 6.2. Упругое столкновение

в с и с т е м е ц е н т Р а м а с с

откуда

тг

(6.28)

В системе центра масс обе частицы рассеиваются на одни
и тот же угол 0С. В случае столкновения электрона с атомом
имеем

ml<^m^ ^ - 9 , , (6.29)

а при столкновениях одинаковых атомов соответственно

(6.30)

Результат столкновения в системе центра масс сводится к
повороту скоростей обеих частиц, остающихся взаимно проти-
воположными и неизменными по величине. Если обозначить
буквой к единичный вектор в направлении скорости частицы
(mi) после столкновения, то его направление будет зависеть
от закона взаимодействия частиц и их взаимного расположе-
ния во врема столкновения.

§ 6. Энергия межмолекулярного взаимодействия

При сближении частиц между ними начинают действовать
два вида сил: силы притяжения и силы отталкивания. Энергия
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взаимодействия между частицами (потенциальная энергия),
возникающая под действием силы F на расстоянии х, будет

y = _ ^ F d x . (6.31)

1. Взаимодействие двух ионов. Согласно закону Кулона два
иона с зарядами zAe и z^ey находящиеся в вакууме на расстоя-
нии г друг от друга, взаимодействуют с силой

г *- (6.32)

где е — заряд электрона. В среде с диэлектрической проница-
емостью сила взаимодействия ослабевает в г раз:

F(r)= 2 ^ . (6.33)

Энергия взаимодействия, согласно уравнению (6.31), будет
равна

V{r) =
er

(6.34)

поскольку V(r)=0 при г->оо.
2. Ион-дипольное взаимодействие. При взаимодействии ио-

на А с зарядом с диполем, момент которого равен
|iB = rf. (6.35)

в общем случае (при нецентраль-
ном ударе) энергия взаимодействия
будет равна (при /<С)

(6.36)

Рис. 6.3. Схема взаимодействия
иона с диполем

Здесь 0 — угол, образованный по-
лярной осью OR и линией центров
ML (рис. 6.3), г — расстояние меж-
ду ионом и центром тяжести дипо-
ля ML.

Если обозначить символом FA
силу поля, вызванного наличием
иона А на расстоянии г от ди-
поля:

FA = - ¥ - , (6.37)

то выражение (6.36) можно переписать в виде

V (Г) = _ FA\iB cos 6. (6.38)

Как и в случае взаимодействие ионов, взаимодействие иона
с диполем может быть как притяжением (—), так и оттал-
киванием ( + ).
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3. Взаимодействие двух диполей. Энергию взаимодействия
двух постоянных диполей можно определить, если применить
закон Кулона к четырем зарядам, сложив все силы взаимодей-
ствия. В общем случае, когда диполи расположены на расстоя-
нии г>>/, формула для квадрата результирующей силы взаи-
модействия диполя с единицей заряда равна

/?2=_2^_ ( б 3 9 >

а энергия взаимодействия двух диполей равна соответственно

V (г) = — - i ^ L [2cos 9A cos 6B—sin 8A sin 6B cos {ЦА— г|>в)], (6.40)

где 6А и 8в — углы наклона ди-
полей к линии центров; я|5А И фв—
углы между полярными осями и
перпендикулярами, проведенны-
ми через их центры (рис. 6.4).
Минимальная энергия V(r)

V(r)= — (6.40а)

Рис. 6.4. Схема взаимодействия
двух постоянных диполейдостигается, когда диполи рас-

положены на одной прямой и их
разноименные заряды обращены друг к другу.

4. Ион-квадрупольное и диполь-квадруполыюе взаимодей-
ствия. Частица, обладающая более чем двумя заряженными
центрами, может иметь квадрупольный момент, который фор-
мально аналогичен моменту инерции в механике. Квадруполь-
ный момент определяется уравнением

q = %?iell (6.41)

где z{e — элемент заряда, а Ц — расстояние от некоторой точки
отсчета внутри молекулы, например от центра тяжести или
от центра заряда.

Для линейной частицы с то-
чечными зарядами (рис. 6.5)
квадрупольный момент равен

q=2el\ (6.41а)
для угловой симметричной молекулы
с точечными зарядами

<7 = 2e/2sin20, (6.42)
где 8 — угол между осью цилиндра и
линией центров (рис. 6.6).

Энергия взаимодействия иона с за-
рядом zAe и квадруполя с моментом
<7в выражается формулой

I I

Рис. 6.5. Линейный квадруполь

V(r)=—
2г3

( 3 c o s 2 e — 1 ) . (6.43) р и с 6.6. Цилиндричносим-
метричный квадруполь
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Энергия взаимодействия линейного диполя с моментом \iA
с квадруполем с моментом qB равна

Z Г*

где / — сложная функция четырех углов.
5. Взаимодействие неполярных молекул с ионами, диполями

и квадруполями. В неполярных молекулах под действием
электрического поля происходит смещение электронов, благо-
даря чему они приобретают наведенный электрический момент.
В не очень сильных полях этот момент равен

m = a F , (6.45)

где коэффициент пропорциональности а называется поляризу-
емостью молекулы.

Работа, затрачиваемая на наведение момента \ц, равна
произведению силы F, действующей на заряд е, на расстоя-
ние между зарядами:

[Fedl={j^edlJ^dl = J^ = £- = J*Lt (6.45a)
0 0 0

Эта работа равна увеличению потенциальной энергии. Возник-
ший диполь цА взаимодействует с полем иона В:

V (г)= -fiAFB= - a A / t (6.456)

Сложив уравнения (6.45а) и (6.456), получим полную потен-
циальную энергию частицы с поляризуемостью ал в поле иона
В:

V{r)~V(t) + W=-±aAFl (6.46)

или

Энергия взаимодействия наведенного диполя с постоянным
диполем равна

V(r) = - a A A (6.47)

и с квадруполем соответственно

V(r)=—faAA, (6.48)
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поскольку среднее значение квадрата полной силы квадруполя
равно

(6.48а)
г*

Для средней индукционной энергии пары разнородных по-
лярных молекул из уравнения (6.47) следует, что

а для пары одинаковых молекул

Все рассмотренные виды энергий притяжения можно
представить общим уравнением

V(r) JL. (6.49)

где В— некоторая постоянная, т = 1 , 2, 3, 4, 6 или 8. В тех
случаях, когда В не зависит от углов, говорят, что силы сфе-
рически симметричные.

Значения V(r) для разных сил взаимодействия [уравнения
(6.34)—(6.48)] различаются на порядки. Так, взаимодействие
однозарядных ионов в вакууме на расстоянии 1 А характери-
зуется значением V (г) =1380 кДж/моль, взаимодействие иона
с диполем с моментом 10~8 эл. ст. ед. равно 289 кДж/моль,
а взаимодействие двух диполей в этих условиях составляет
всего 121 кДж/моль.

§ 7. Потенциальная энергия изолированной пары частиц

1. Молекулярные модели. В некоторых случаях для описа-
ния отдельных свойств молекул ограничиваются рассмотрени-
ем относительно простых моделей взаимадействия.

Простейшей из них является модель идеального газа, в ко-
торой молекула является точечной (безразмерной) частицей
с массой т , равной массе молекулы. Такая частица не оказы-
вает никакого дальнодействующего воздействия на другие мо-
лекулы и способна лишь к упругим столкновениям с другими
молекулами и со стенками сосуда, в котором находится газ,
Эта модель позволяет найти функцию распределения молекул
по скоростям поступательного движения (функцию распреде-
ления Максвелла). Она дает возможность установить связь
между давлением и температурой (уравнение состояния газа),
которая справедлива, когда температура далека от точки кон-
денсации, а среднее расстояние между молекулами велико по
сравнению с их размерами.
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Следующая модель упругих шаров представляет молекулу
в виде жесткой сферы диаметром о и массой т , способной
только к упругим столкновениям с другими молекулами и со
стенками сосуда. Модель характеризуется только одним пара-
метром а, поэтому широко используется при исследовании
столкновений молекул и описании кинетики простых реакций
(уравнение Траутца —Льюиса). Межмолекулярный потенциал
взаимодействия в этой модели записывается следующим обра-
зом:

о о , г ^ ,
(6.50)

Модель жестких сфер с центром отталкивания имеет по-
тенциал взаимодействия в виде

V(r) =
оо , г < <Т,

— , г>о,
гп

(6.51)

Эта модель позволяет описать сжимаемость реальных газов.
Модель жестких сфер с центром притяжения (модель Се-

зерленда) описывается межмолекулярным потенциалом

V(r) =
оо

(6.52)

Эта модель объясняет конденсацию газов и свойства конден-
сированных состояний. Последние две модели характеризуются
двумя параметрами (п и а или т и а).

Рассмотрим модель прямоугольной потенциальной ямы
(or<r<<ja), внутри которой сила взаимодействия между части-
цами равна нулю (минимум потенциальной энергии). На более
коротких (г ^ (У г ери шоп) расстояниях бесконечно велика сила
отталкивания, на внешней границе ямы (г ^ ^attraction) беско-
нечно велика сила притяжения. Для такой модели энергия
взаимодействия запишется в виде

V(r)
оо , г<оп

— Vo, (T r <r<a a , (6.53)
0 , г>оа.

Эта модель характеризуется тремя параметрами: глубиной по-
тенциальной ямы, —VOy радиусом жесткой сферы ог и радиу-
сом сил притяжения аа. Модель позволяет описать многие рав-
новесные свойства и явления переноса реальных молекул.

На рис. 6.7 представлены графические зависимости V(r)
от г для рассмотренных молекулярных моделей.
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V(r)i

\бпГ

Рис. 6.7. Зависимость V (г) от г для рассмотренных моделей: а — модель упру-
гих шаров; б — модель жестких шаров с центром отталкивания; в — модель
жестких сфер с центром притяжения; г — модель прямоугольной потенциальной

ямы

2. Уравнение Ми. Потенциал Л еннард-Джонса. Более со-
вершенной является модель, учитывающая изменение сил при-
тяжения и отталкивания с расстоянием. Если предположить,
что силы отталкивания и силы притяжения аддитивны, то мож-
но записать

г общ— Vотталк т

или
= Ar-n—Br~m, (6.54)

где А и В — некоторые положительные величины и п>т. Это
соотношение, впервые полученное в 1903 г., называется урав-
нением Ми.

При равновесии (г=ге) потенциальная энергия минимальна,
поэтому

= 0 - (6.55)
dr

или

откуда

—nAr-n~l + тВг-1"-1 = 0, (6.56)

г „ - т _ "А
• тВ

Подставляя значение А:

в уравнение (6.54), получим

(6.57)
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Аналогично можно показать, что

(6.58)

Определив затем из последних соотношений значения В и Л,
запишем уравнение Ми в виде

Учитывая, что энергия диссоциации стабильной пары частиц
равна

De = Vr=oo- Vr=re = -Ve, (6.60)

получим обычно употребляемую форму записи уравнения Ми:

V(r)i

(Г.61)
На рис. 6.8 приведена соответствую-
щая графическая зависимость V(r) от

Г̂ г. Из рисунка видно, что V=0 при
г=<у, в связи с чем из уравнения
(6.61)

Рис. 6.8. Графическая зави-
симость V (г) от г согласно

уравнению Ми г*=<

Исключая затем ге из уравнения (6.61), найдем

Я—/fl Я Я—/Я Ш

[
Я—/fl Я Я—/Я Ш «_

" \ Г ) т \ Г ) I

т п-т тп-т J
ИЛИ

Леннард-Джонс принял для валентно-насыщенных сферои-
дальных молекул п=12 и т = 6 . В этом случае уравнение (6.63)
приобретает простой вид:

у , = f)"-(f)']• (6.64)
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Это выражение получило название потенциала Леннард-Джон-
са. Молекулярная- модель Ми — Леннард-Джонса характери-
зуется четырьмя независимыми параметрами (А>, а, т и л) .

ЕСЛИ дополнительно учесть другой вид сил притяжения,
обусловленных взаимодействием диполей (ур. 6.40), получим
более общее уравнение для потенциальной энергии взаимо-
действия двух частиц:

в котором

и
/ = 2cos 6A cos в в—sin 6А sin 6B cos (фА—\J>B). (6.67)L

Предложенная модель Штокмайера характеризуется большим
числом независимых параметров.

Глава 7

ЭЛЕМЕНТЫ КИНЕТИЧЕСКОЙ ТЕОРИИ ГАЗОВ

§ 1. Распределение молекул по энергетическим
состояниям. Закон Больцмана

Пусть рассматриваемая система состоит из N молекул, об-
ладает полной энергией U и имеет постоянный объем V. Тогда
с термодинамической точки зрения система изолирована
(t/=const, V=const). Энергия Лг молекул распределена по
группам молекул таким образом, что

| = const, (7.1>,
i

где Wг — число молекул с энергией et.
Полное число молекул также постоянно:

N = Nt + N2+ . . . = V . N | = const. (7.2)

Вероятность того, что система будет находиться в некото-
ром заданном состоянии, пропорциональна числу различимых
путей, которыми можно реализовать это состояние, т. е.

* = -Л^ - Т ^ - . (7.3)

t

где Л/,! — число перестановок внутри группы молекул с энер-
гией е,.
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Равновесному состоянию изолированной системы отвечает
максимум энтропии S, а со статистической точки зрения —
максимум термодинамической вероятности W. Связь между
5 и ^ дает формула Больцмана:

S = klnW, (7.4)

которая с учетом соотношения (7.3) преобразуется в форму

nNt\. (7.5)

Поскольку число молекул всегда очень велико (~1019 см~3 при
нормальных условиях), для вычисления N\ и Nil можно при-
менить известную формулу Стирлинга:

t (7.6)

откуда

\nN\ = — \n{2nN) + NlnN—N.

Для больших чисел In N<^Nf поэтому можно записать

lnNl = N\nN—N. (7.7)

Выражение для S/k теперь можно переписать в виде

S/k = NlnN—N-Y Nt

i

ИЛИ

Условие максимума энтропии в изолированной системе

сохраняется для всех допустимых изменений переменных.
Найдем частные изменения энтропии:

dSi=itdNl=z ~k

2 + 1 } d N * и т - д -

Суммируя вес частные изменения энтропии, получим ее полное
изменение:

dS=—
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откуда, очевидно,

£ (In JV,+1)^=0. (7.9)
i

Переменные Ni не все независимы, они связаны между собой
условиями (7.1—7.2), из которых следует, что

0. (7.10)

С помощью последних уравнений можно выразить два значе-
ния dNi как функции всех остальных. Используем для этой
цели метод неопределенных множителей Лагранжа. Для этого
умножим соотношения (7.10) на к и у, соответственно и сло-
жим их с уравнениями (7.9). Тогда получим

У.(1пЫг+1 + к+ргд(Ш1 = 0. (7.11)
i

Это уравнение справедливо для произвольных значений dNiy

т. е. когда каждая из скобок в сумме равна нулю. Следова-
тельно,

откуда

Ni = Ae'^
9
 (7.12)

где

Чтобы определить Л, сложим все числа молекул Nt, опре-
деляемые соотношением (7.12):

тогда

Л — Л/ / V Р""*48! П 1 Ч\

Подставив значение А в уравнение (7.12), получим

Прологарифмируем выражение (7.14), а затем умножим его
на Nr.
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Просуммировав все уравнения последнего типа, получим

Y^NtlnN^NlnN— \iU—N
i

Чтобы найти \i, подставим в это уравнение из выражения (7.8)
значение S/k, тогда

S/k = fit/ + N In V е"148' , (7.15)

откуда

/-g-\ = _2_ (7.16)

Из термодинамики известно, что
dU = TdS-pdV,

т. е.
/ ЯП \

as

Подставляя температуру в выражение (7.16), найдем, что

И = -^г- (7.17)

Теперь уравнение (7.12) можно переписать в виде
Л^Ле-V" 1 . (7.18)

Это уравнение дает первую формулировку закона Больцмана:
для молекулярной системы, находящейся в равновесии, число
молекул, обладающих энергией е/, пропорционально множите-
лю Больцмана е""~н*//?г. Из уравнений (7.18) и (7.13) можно
получить другую форму закона Больцмана:

А/ -е,/*Г
Ъ - е * /7 104

где сумма

£e-V*r = Q (7.20)

называется молекулярной суммой по состояниям.
Если некоторые уровни обладают одинаковой энергией еь

выражение (7.19) приобретает вид
.. -zJkT

• ^ - g<C -e, t r . (7-21)

где gi — статистический вес или вырождение t-ro энергетиче-
ского уровня.
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§ 2. Распределение молекул идеального газа по скоростям
поступательного движения. Закон Максвелла—
Больцмана

Рассмотрим систему из п частиц как совокупность незави-
симых канонических систем, каждая из которых содержит
одну частицу. В применении к одной частице формула (7.21)
означает вероятность Р ее нахождения в одном из состояний
с энергией е.
' Как было показано в статистической термодинамике, одна

частица в фазовом пространстве занимает объем А3. Тогда в
элементарном фазовом объеме dpxdpydpzdxdydz будет содер-
жаться число состояний одной частицы, равное

dT = dpxdpydp2dxdydz/h*. (7.22)
Вероятность нахождения частицы идеального газа в элемен-
тарном объеме с dT состояниями будет равна

dP = Ae~*'kTdT. (7.23)
Чтобы определить вероятность частицы иметь энергию е при

всевозможных значениях координат и импульсов, необходимо
проинтегрировать уравнение (7.23) по всем импульсам pxpyPz
при условии

const

и по всем координатам.
Интегрирование по dxdydz дает объем V, в котором находится
частица. Для интегрирования по dpxdpydpz выразим сначала
энергию частицы в виде

mv* mvi mvl mv\

2m 2m 2m
(7.24)

где px=mvx и т. д.
Поверхностью состояний с постоянной энергией в прост-

ранстве импульсов будет сфера p 2=const (рис. 7.1).

Рг

Рис. 7.1. Поверхность состояний
с энергией е в пространстве им-

пульсов

Рис. 7.2. Кривые распределения моле-
кул по скоростям поступательного

движения для трех температур



Интегрирование по шаровохму слою толщиною dp у поверх-
ности, соответствующей энергии е=р2/2т, эквивалентно за-
мене:

Поэтому вместо уравнения (7.22) можно записать

dl - - , (7.25>

где v—p/m — переменная скорость. Выражая и энергию е через
скорость v, перепишем уравнение (7.23) в виде

dP (v) =

Здесь dP(v)—вероятность того, что скорость частицы заклю-
чена между величинами v и v-rdv.

Постоянная А находится из условия нормировки:
U=oo

J d P ( i O = l . (7.27>

Задача сводится к вычислению интеграла:
ОО 00

о

Подобный табличный интеграл вычисляется по формуле

l ^ - l > y * p . (7.28)
О

Поэтому

—/VЛ в J ^ . (^-)3/2. (7.29)

о
Из условия (7.27) с учетом уравнений (7.26) и (7.29) полу-
чим

Уп / 2kT \3/2_
4 \ m ) ~~ f

откуда

^ ^ i f ^ \ 3 / 2 . (7.30)
У 2kT

Подставляя это значение А в уравнение (7.26), найдем, что

dP(t>) = - ^ ( - ^ ) 8 / 2 e - » * / » V * . (7.31)
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Для применения уравнения (7.31) к системе из п частиц
необходимо использовать формулу сложения вероятностей,
считая каждую из частиц движущейся независимо и случайно,
что соответствует характеру движения частиц идеального газа.
Число частиц, скорости которых заключены между v и v + dv,
равно

= ndP(v),

а относительное число частиц со скоростями между v и v + dv
равно

*L&L ^ (^) 3 / 2 (7.32)

Эта формула называется законом, распределения Максвелла —
Больцмана, а величина

jiP (v) __ f Л Л __ 4 /_^_\3/2

л-то«/2Л7*^,2 (7.33)
dv

по определению есть функция распределения частиц по скоро-
стям поступательного движения. На рис. 7.2 представлена за-
висимость функции распределения f(v) от v, Т. е. зависимость
от v доли молекул, скорости которых заключены между v и
v + dv.

Как видно из рисунка, с увеличением температуры макси-
мум распределения смещается в сторону больших скоростей,
а высота кривой в максимуме несколько понижается. Наличие
максимума объясняется двумя противодействующими причи-
нами: вероятность состояний с ростом скорости падает, а плот-
ность состояний, наоборот, увеличивается.

Среднее значение функций q>(v) вычисляется по формуле
для среднего:

$ (7.34)
6

Поэтому

V ^ У ^ = Y^f- (7-35)<v)=V
Скорость vBf отвечающая максимуму кривой, называется наи-
более вероятной. Она находится из условия экстремума:

dv

и равна
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Сравнивая формулы (7.35) и (7.36), находим, что

YW) = \Af- (Р) = "/т "- (7-37>

а сами эти скорости относятся одна к другой как

YW) '• (v) : и* = 1.224 : 1,128 : 1,000. (7.38>

§ 3. Кинематические характеристики молекулярного
движения

1. Эффективное сечение столкновений. Средняя длина сво-
бодного пробега. При столкновении частицы с молекулой по-
следняя может либо упруго рассеяться, либо передать часть
энергии во внутренние виды движения. В любом случае ре-
зультат столкновения может быть оценен некоторой вероят-
ностью, которая пропорциональна сечению столкновения.

Пусть налетающая частица считается точечной, а мишень
имеет геометрические размеры, соответствующие площади се-

чения о. Эта площадь определяется по-
тенциалом межмолекулярного взаимо-
действия и подбирается таким обра-
зом, чтобы вероятность какого-то ре-
зультата столкновения была равна ве-
роятности того, что налегающая час-
тица, двигаясь прямо без взаимодейст-
вия, попадает в площадку о. Пусть на-
летающая частица попадает на пло-
щадь S объема, в котором расположе-
ны частицы-мишени с концентрацией

_ _ тг п0 см~3 (рис. 7.3). В слое толщиной dx
Рис. 7.3. К определению пло- н а х О пится rirSdx мишеней РУММЯ по-
щади поперечного сечения находится п^ах мишеней, сумма по-

перечных сечении которых равна

Вероятность попадания налетающей частицы в одну из мише-
ней равна

d P = —
о

Вероятность события растет пропорционально пути, проходи-,
мому налетающей частицей, и будет равна единице на пути
</>, называемом средней длиной свободного пробега:

(1)=1/оп0. (7.39>

Поперечное сечение столкновений определяют эксперимен-
тально по уменьшению интенсивности (плотности) потока па-
дающих частиц 1(х) по мере прохождения х в некоторрм газе



или другой среде. Ослабление потока налетающих частиц бу-
дет равно

dl (х)=—1 (х) dP=—I (x) апо dx. (7 АО)

Знак минус указывает на убыль плотности потока с ростом х.
Интегрируя выражение (7.40) от 0 до х, получим

/(х) = / ( 0 ) е ^ * , (7.41)

откуда можно получить выражение для поперечного сечения
столкновений:

1 Г ^ Ш ( 7.42)

Если падающая частица движется со средней скоростью
<v>, то она пройдет длину свободного пробега за время

*=</>/<*). (7.43)

Средняя частота столкновений налетающей частицы (число
столкновений в 1 сек) будет равна

- (7.44)

2. Частота столкновений в системе упругих шаров. Пусть
налетающая частица имеет некоторую массу т и радиус г0,
равные массе и радиусу неподвижных мишеней, и движется
со скоростью <v>. Тогда на любом пройденном расстоянии х
налетающая частица столкнется со всеми мишенями в цилинд-
ре радиусом 2г0 (рис. 7.4).

и
Рис. 7.4. Площадь поперечного сече- Рис. 7.5. К вычислению относительной

ния упругих шаров скорости

Средняя длина свободного пробега будет равна

</> А . (7.45)
ап0 *лг1п

а частота соударений между молекулами соответственно

v' = вп0 (v) = 4лг2

0п0 (v). (7.46)

В действительности в газе движутся не только налетающие
частицы, но и мишени, причем их скорости задаются распре-
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делением Максвелла—Больцмана. В таком случае под ско-
ростью < У > в уравнении (7.46) понимают уже относительную
скорость, равную

VOTH = V 1 — V2.

Абсолютное значение v0TB вычисляется по формуле

1'отн = V/"(vi-v2)
2 = Vv\+v\-2vxv%cos 6, (7.47)

где 0 — угол между векторами скоростей Vi и v2 (рис. 7.5).
Среднее значение относительной скорости надо вычислять

с учетом распределения Максвелла — Больцмана [уравнение
(7.32)]. С этой целью направим ось z сферической системы
координат по вектору v b тогда получим

2Я Я оо

откуда

<tw> = / 2 {v) =4 j / - ^ - . (7.48)

С учетом распределения Максвелла — Больцмана выражения
для v' и </> принимают вид

v' - 4 Y2 nrlno (v) = 16гЯ [/^ J ~ L (7.49)

где

[ SRT

Для нормальных условий в воздухе имеем /го~1О19 см~3,
Го-̂ Ю"8 см, <0>~5«1О 4 см/с, поэтому </>^10~ 6 см и v'~
—1011 с-1.
При р=1 мм рт. ст. < / > ~ 1 0 - 3 см, а при р=10~3 мм рт. ст.
< / > ~ 1 см.

Для частиц двух сортов с молекулярными массами Мх и
М2 частота столкновений частицы (М{) с частицами (М2) в
1 см3 будет равна
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поскольку
roi + roi

Общее число столкновений молекул в единице объема в еди-
ницу времени будет равно

12,полн•> = (г<01 ^ + ^.)]я. (7.51,

3. Средняя длина пробега молекул в данном направлении
после последнего столкновения. Пусть имеем площадку dS,
которую пересекают молекулы, при-
шедшие со всех направлений отри-
цательных значений оси z (рис. 7.6).
Надо определить, на каком среднем
расстоянии испытали последнее
столкновение молекулы, пересекаю-
щие площадку dS в начале коор-
динат.

Выберем для этой цели на рас-
стоянии г от площадки dS элемен-
тарный объем dV, в котором имеет-
ся nodV молекул. В течение времени
dt из этого объема в результате
столкновений по всевозможным на-
правлениям разлетятся nodVdtv'
молекул, в том числе в направ-
лении площадки dS, расположен-
ной под углом 0 к объему dV

Рис. 7.6. К вычислению средней
длины свободного пробега моле-
кул в данном направлении после

последнего столкновения

dS cos 0

4яг2 nodVdtv'exp(~r/ / (7.52)

Здесь множитель ехр(—г/</>), в соответствии с формулами
(7.41) и (7.39), учитывает выбывание молекул из пучка из-за
столкновений с другими молекулами.

Поток числа молекул, пересекающих единицу поверхности
площадки dS в единицу времени, равен

dN

dSdt

или

/ =

2Я Jl/2 oo

\ d<P \ cos 0 sin 0 d6 V exp (—/

0 0 0

dN

dSdt 4 4

поскольку из уравнения (7.44) v '</> =

(7.53)
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Вычислим теперь среднее расстояние вдоль оси z, которое
проходят молекулы, пересекающие площадку dS после послед-
него столкновения. По определению среднего это расстояние
равно

(г) = [ zdNl jj dN. (7.54)

Поскольку из уравнений (7.52) и (7.53)

dN= n°v'{l) dSdt и zdN = rcosQdN9

после интегрирования получим
2я я/2

C sin0cosa9dex
/

fzd#=Cz/dSd/ = ^ - C d ( p С si
о о

о

2Я Я/2 оо

! = - ^ - С dq> С sin9cos0deCexp(—r/(l))drx
4я J J J

о о о
s 1

X \ dS [ dt = — — ( 0 5/,

о о
где

Я/2 Я/2

о
я/2

i
оо

C
J

rexp(—

После подстановки значений соответствующих интегралов в
уравнение (7.54) получим

4/
(г) = -Lj = -L (/>. (7.55)
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т. е. средний пролет молекул вдоль оси г после последнего
столкновения перед пересечением площадки dS равен 2/3 сред-
ней длины свободного пробега.

§ 4. Процессы переноса в газах

1. Общее уравнение переноса. При наличии некоторого
градиента величины G (энергии, импульса, концентрации и
т. п.), определяемой свойствами молекул, в объеме имеет место
поток / в направлении уменьшения градиента. Так, линейный
поток числа молекул в направлении оси X, согласно уравне-
нию (7.53), равен

4

Если среднее расстояние, пробегаемое молекулами, пересе-
кающими площадку dS после последнего столкновения, равно

(х) = — ( / > , (7.55а)

то G на расстоянии — (/) от площадки dS можно предста-
3

вить в виде

(7.56)

2 о
Поскольку величина — ( / ) обычно мала: — ( / ) < * , вы-

3 3
ражение (7.56) можно разложить в ряд Тэйлора, ограничи-
ваясь первым членом разложения, т. е.

GM±j-</>-^Ja-. (7.57)

Поток свойства G в направлении оси X в точке х (рис. 7.7)
равен

( i ) ^ { I l i ^ l } . (7.58)

л\
Рис. 7.7. К выводу общего уравнения Рис. 7.8. Механизм возникновения

переноса вязкости



Поток G в направлении отрицательных значений оси X будет

. (7.58a)

а полный поток в положительном направлении оси X в точке х

Га = №+1? = — у "о<»> </>-Ц-. (7.59)

Это уравнение является основным уравнением процессов пере-
носа количества G.

2. Теплопроводность. В этом случае G есть средняя вели-
чина энергии теплового движения, приходящейся на одну мо-
лекулу. Она переменна, если от точки к точке меняется тем-
пература.

Из теории равнораспределения энергии по i степеням сво-
боды имеем

Для теплопроводности уравнение переноса (7.59) принимает
вид

где К—теплопроводность:

^ T p ( y ) ( / ) C v ' ; (7'62)

р=пот — плотность; cv=CvlNAm— удельная теплоемкость газа
при постоянном объеме К

Уравнение (7.61) называется уравнением теплопроводности
Фурье в честь французского физика Фурье, опубликовавшего
в 1822 г. монографию «Аналитическая теория теплоты». _

Поскольку л о < / > = 1/а не зависит от давления/ а < а > ~ у Г
и тоже не зависит от давления, то теплопроводность также не
зависит от давления и меняется примерно пропорционально
квадратному корню из температуры, если не учитывать слабой
зависимости а от температуры. При нормальных условиях теп-
лопроводность водорода составляет XHs = 1,76-10~3 Вт/см К, а
теплопроводность кислорода Хо, =2,4- К)-4 Вт/см К.

3. Вязкость. Вязкость или внутреннее трение газа обуслов-
лено переносом импульса молекул поперек направления дви-
жения слоев газа, имеющих различные скорости (рис. 7.8).

1 При вычислении колебательного вклада в теплоемкость следует пом-
нить, что на каждую классическую колебательную степень свободы прихо-
дится энергия kT.
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Всякий слой движется медленнее, чем слой справа, и быст-
рее, чем слой слева от него. В результате теплового движения
молекулы переходят из одного слоя в другой, перенося при
этом свой импульс упорядоченного движения. В результате об-
мена молекулами между слоями быстро движущийся слой
тормозится, а медленно движущийся слой ускоряется. В этом
заключается механизм возникновения силы внутреннего трения
между слоями газа, движущимися с разными скоростями.

В данном случае G=mu и уравнение (7.59) принимает вид

/ * *, /*.\ //\ •*. ди ди п А О Ч

3 дх дх
где

ц = п0{и){1) — = — р(сЛ(/> (7.64)
3 3

динамическая вязкость. Впервые выражение для динамиче-
ской вязкости было получено Максвеллом в 1860 г.

Поскольку динамическая вязкость зависит практически от
тех же параметров, что и теплопроводность, она не зависит от
давления и растет пропорционально квадратному корню из тем-
пературы, если опять не учитывать небольшого роста, связан-
ного с уменьшением поперечного сечения с ростом температуры
( п о < / > = 1/а). При Г=293 К и />=1 атм вязкость водорода,
гелия и кислорода равны соответственно 88, 196 и 202 мкП
(1 мкП=1 дин-с/см2).

Наряду с динамической вязкостью в литературе использу-
ется кинематическая вязкость v, равная

v = T)/p м2/с (7.65)

4. Диффузия газов. Пусть молекулы одинаковы по своим
механическим и динамическим параметрам, но различаются по
концентрациям. Если общая концентрация газа равна п0 см~3, то
концентрация t-ro сорта молекул будет равна tii(x)> где х — рас-
стояние по направлению оси X.

Учитывая, что G в уравнении (7.59) есть характеристика
переносимого свойства, отнесенная к одной молекуле, ?впишем
в данном случае

(7.66)

где

коэффициент диффузии.
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Уравнение (7.67) называется уравнением Фика или первым
законом Фика. Второй закон Фика описывает процесс диффу-
зии, зависящий от времени:

dtii p. d2rii

~дГ~ дх2 '

Для изменения температуры в процессе теплопроводности, за-
висящем от времени, получается аналогичное уравнение:

дТ _ % д2Т _ п

 7д2Т

~дГ~ cv9 дх2 ~~ дх2 '

При определенной температуре <v> постоянна, a /~1/р,
следовательно, при Т = const

Dp = const, (7.69)

что наблюдается в относительно широком интервале измене-
ния давления для многих газов.

С другой стороны, при p = const <v>~yT, следовательно,
D~T~, если не учитывать слабой зависимости а от темпера-
туры.

Если имеются два (или более) сорта молекул, отличающих-
ся динамическими свойствами и характером взаимодействия,
процесс диффузии усложняется. Хотя для диффузионных по-
токов молекул каждого сорта можно записать подобно урав-
нению (7.67):

/ = _ D -^L и / = — D ^ L
rtl х дх Пг 2 дх '

надо иметь в виду, что длина свободного пробега, входящая
в выражение вида (7.68), должна учитывать столкновения с
молекулами обоих сортов, так что

^ 2^"~ УГ+т!т4ш^'' * ' '

В этом случае значения D{ и D2 выразятся в виде

£i = y(oi)</i> и Dt=-L{vt){lt). (7.71)

В общем случае D\¥*D2y поэтому потоки 1Пх и /„, не компен-
сир\ют друг друга, вследствие чего возникает гидродинамиче-
ский поток. Обозначая буквой v скорость гидродинамического
потока газа как целого, запишем условие неизменности дав-
ления в виде

Int + Int + (n1 + n2)v = 0, (7.72)

96



откуда
l 1

Учитывая, что П]-\-п2 = const, можно записать

дп.2 дп.\

дх дх

< 7 J 4 >

Полный поток /i первого сорта газа, равный сумме диффу-
зионного и гидродинамического потоков, равен

1 пх + тР ; г г г . ( ;

где

О и = (л2О, + ПуР^Кп^ п2). (7.76)

Аналогично для второго сорта молекул найдем

пг + «2 дх дх

где

D 2 J - ( / i A + л А ) / ( Л 1 + AZ2) - D 1 2 . (7.76a)

При нормальных условиях коэффициенты диффузии водо-
рода и кислорода равны соответственно (в см2/с) 1,285 и 0,175.

5. Связь между коэффициентами переноса. Из уравнений
(7.62), (7.64) и (7.68) можно получить следующие уравнения
связи между коэффициентами теплопроводности, вязкости и
диффузии:

(7.77)

(7.78)

(7.79)

Наличие связи между коэффициентами переноса предопреде-
лено одинаковой природой процессов переноса.

Строгая теория явлений переноса формулируется в рамках
кинетической теории газов на основе решения уравнения
Больцмана. В этой теории, в частности, показывается, что гра-
диенты температур, скоростей и концентраций приводят к на-
рушению максвелл-больцмановского распределения и именно
отклонение функции распределения от равновесной определяет
величины коэффициентов переноса. В элементарной теории яв-
лений переноса на это обстоятельство не обращается внимания.
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Глава 8

ТЕОРИЯ СТОЛКНОВЕНИЙ И БИМОЛЕКУЛЯРНЫЕ РЕАКЦИИ

§ 1. Статистическая (макроскопическая) константа
скорости

1. Статистическая, микроскопическая и уровневая констан-
ты скорости. Для простейшей бимолекулярной реакции типа

(8.1)

вычисляемая обычно по теории столкновений или по теории
переходного состояния (см. ниже) константа скорости явля-
ется статистической (макроскопической) константой, завися-
щей только от температуры и от вида взаимодействующих ча-
стиц. При равновесном распределении реагентов по внутрен-
ним степеням свободы и по скоростям поступательного дви-
жения в яимии для расчета констант скорости реакций широко
(и с успехом) используется для не очень высоких темпера-
тур и не очень высоких скоростей известная формула Траут-
ца — Льюиса:

k (Т) = juf?2 (8kT/n\i)' / 2 e~E*/RT. (8.2)

Однако в случае очень быстрых реакций и особенно в слу-
чае быстрых реакций с нетермическим характером активации,
когда равновесное распределение по внутренним степеням сво-
боды у реагентов не сохраняется в течение реакции, надо пред-
варительно определить сечение реакции (или вероятность про-
цесса) и действительные неравновесные функции распределе-
ния реагентов по различным видам движения.

В этом случае сначала измеряют (или вычисляют) так на-
зываемые микроскопические константы скорости элементарных
реакций типа

A (*\ vA) + В (/, vBb->C+ D, (8,3)
где vA и VB — начальные скорости частиц А и В, a i и / —
наборы их квантовых (в основном колебательных и враща-
тельных) чисел.

В последние годы благодаря развитию экспериментальных
методов исследования стало возможным измерение скоростей
отдельных элементарных реакций типа (8.3) с отождествле-
нием внутренних квантовых состояний не только исходных мо-
лекул, но и образующихся продуктов реакции, что имеет су-
щественное значение для создания, например, активных сред
различных лазерных систем.

В связи с этим стало возможным измерять так называемые
у ров нее ые (state-to-state) константы скорости реакций типа

А(£, Ул)+В(/, vB)-*C(/, vc) + D(m, vD),

где v c и VD — конечные скорости частиц С и D, а / и m —
наборы их квантовых чисел.



Статистические константы скорости получаются усредне-
нием микроскопических констант скорости по начальным со-
стояниям или усреднением уровневых констант по начальным
состояниям реагентов и по конечным состояниям продуктов
реакции. Связь между микроскопическими и уробневыми кон-
стантами скорости можно получить, суммируя уровневые кон-
станты по конечным состояниям продуктов реакции.

2. Опыты с рассеянием молекулярного пучка. Соотношения
между статистическими константами скорости бимолекуляр-
ной реакции типа (8.1) ka и сечением реакции ог могут быть
получены из экспериментальных данных по рассеянию молеку-
лярного пучка (рис. 8.1).

Qs
v

AOL
[Я'

st

K 1

Рис. 8.1. Схема рассеяния молекуляр- Рис. 8.2. Векторные диаграммы ско-
ного пучка ростей

Ограничимся рассмотрением индивидуальных парных столк-
новений, отделенных одно от другого во времени. Функции
распределения молекул А и В в пучках по скоростям будут
иметь вид

и (8.4)

Здесь Лд(о И аза)— плотности молекул А и В, находящихся
в квантовых состояниях i и /; /А(О (VA) И /В</> (VB) — нормиро-
ванные плотности вероятности распределения A(t) и В(/) по
скоростям. Абсолютная величина относительной скорости
равна

f = | v A - v B | . (8.5)

Число молекул С (/), поступающих в единицу времени на детек-
тор, расположенный под углом Q' к пучку А, обозначим Nc(u(Q').
Дифференциальное сечение реакции or(lm\ij, Q't v)d& вводит-
ся соотношением

(8.6)



Часто более удобно оперировать углом рассеяния Q, кото-
рый изображен на векторной диаграмме скоростей (рис. 8.2)
как угол между относительными скоростями v и v'. Поскольку
число частиц, попадающих в данный элементарный телесный
угол, не зависит от системы координат, то

<rr(/m U7;Q', v)du' = J crr(/mU7; Й, v)dQ. (8.7)

Результат интегрирования (8.7) по всем возможным углам
рассеяния называют полным дифференциальным сечением ре-
акции (6.6):

о, (1т | lj; v) = J ar (lm | //; Q, v) dQ. (8.8)

Его можно представить через прицельный параметр в .виде

аг (1т | //; v) = 2я J P (lm \ lj; v,b) b db, (8.9)

где P(lm\ij; v, b) — вероятность реакции (6.6). Интегрируя
(8.6) по всем возможным скоростям и углам рассеяния, полу-
чим выражение для уровневой скорости реакции типа (6.6):

=ПА(')Пв(/) й v°r {lm'W; v) fm (VA) X

(8.10)

где мА(о и пвО) отнесены к единице объема.
Для элементарного бимолекулярного акта скорость равна

» 1 Л т = - ~ ~ = biJlmnMi)nBU)t (8.11)
at

откуда для уровневой константы скорости элементарной реак-
ции типа (6.6) получим выражение _

= j J var (lm|ij; v) fMi) (vA) /в</) (vB) dvAdvB. (8.12)

3. Различные выражения для статистической константы
скорости. Суммируя (8.10) по всем возможным квантовым
состояниям веществ А, В, С и D, получим выражение для
общей скорости реакции (8.1):

-£ = # = j
l/lm

(8.13)

Запишем теперь /IA<O И Пви) в виде

и Хв(/)—мольные доли компонентов А и В в кванто-
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вых состояниях i и /'. Кинетическое уравнение бимолекулярной
реакции типа (8.1)

w= ^ = M A " B (8.15)
at

вместе с выражениями (8.13) и (8.14) дает уравнение для ста-
тистической константы скорости реакции:

*о= Y,xMt}XbU)l\var(lm\ij\ v)fm(vA)fm(vB)dvAdvB. (8.16)
ijlm

Из уравнений (8.12) и (8.16) найдем соотношение между
статистической и уровневой константами скорости реакции:

/ - (8-17)
ijlm

Если ПЛОТНОСТЬ вероятности.распределения частиц не зависит
от их квантовых состояний, например

/A<O(VAW(VA). (8.18)

то уравнение (8.16) упростится до вида

k° = 1J " [ £ XHtfruPr ('«I'/. о) ] / (vA) / (vB) dvA dvB. (8.19)
ijlm

Здесь сумма в квадратных скобках представляет собой пол-
ное сечение химической реакции:

/; v). (8.20)

Тогда выражение для статистической константы скорости k0

запишется как

vAdvB. (8.21)

Перейдем к системе центра масс, т. е. вместо скоростей
молекул будем использовать их относительную скорость и ско-
рость центра масс:

= v A — v B , УЦ.М = (8.22)

Якобиан преобразования
dv ду

I =
ц м дунм

dvB

— I

тл ~\~ тц ю A "h mv

11

следовательно,
(8.23)
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Тогда уравнение (8.21) можно переписать в виде

k° = S S «"г W / (у) / ( v ^ ) d v d v*- (8.24)
Поскольку плотность вероятности распределения нормирована

то

ko=lvor(v)f(v)dv. (8.24а)

В силу закона сохранения импульсы обеих частиц остают-
ся после упругого столкновения'равными по величине и про-
тивоположными по направлению, а в силу закона сохранения
энергии остаются неизменными и величины скоростей. Поэтому
в системе центра масс результат столкновения сводится к по-
вороту скоростей обеих частиц без изменения их величины.
Вследствие этого можно записать

(8.25)

и соответственно из (8.24а)

\ . (8.26)

При равновесном распределении частиц по скоростям, со-
гласно распределению Максвелла — Больцмана, имеем

/ (v) dv = 4я (\л/2лкТ)3/2 ехр (—\w%j2kT) v* dv (8.27)

или
оо

ka (T) = 4я (\i/2nkT)V2 J a, (v) exp (—\iv*/2kT) xfido. (8.28)

Переходя к переменной е=ца2/2 и учитывая, что a2=2e/|i,
vdv=dz/\it перепишем уравнение (8.28) в виде

оо

ka (Т) = (8kT/nv)l/2 [ (г/kT) о, (г) ехр (-г/kT) d (г/kT). (8.29)

4. Модель упругих шаров (жестких сфер). Уравнение
Траутца — Льюиса. Простейшая теория столкновений в хими-
ческой кинетике основана на модели упругих шаров. Для на-
хождения сечения реакции <7г(е) в этой модели рассмотрим слу-
чай, когда все молекулы находятся в основном квантовом
состоянии. Полное сечение упругого рассеяния для жестких
сфер диаметром d равно

(8.30)
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где бмакс — максимальное значение прицельного параметра,
равное расстоянию между центрами соприкасающихся сфер
(рис. 8.3).

Рис. 8.3. Упругое рассеяние жестких сфер

Считают, что столкновение может приводить к реакции
лишь в случае, если кинетическая энергия сталкивающихся ча-
стиц и прицельный параметр Ь таковы, что относительная энергия
частиц .вдоль линии центров гс превышает некоторое пороговое
значение га (энергию активации): гс>га*

Если е — кинетическая энергия относительного движения
(e=iii>2/2), ее —кинетическая энергия вдоль линии центров
при соударении (e c

e | i0c 2 /2) , то величины 6, rf, e, гс могут
быть (рис. 8.4) связаны следующим соотношением:

= О2Д;2 = ( р 2 _ ^ д , 2 в ( 8 _ e f ) / 8 .

Для данных due максималь-
ное значение Ь, при котором
реакция может произойти, на-
ходится ИЗ УСЛОВИЯ 8с = 8а. В
этом случае в принятой моде-
ли зависимость полного сече-
ния реакции от энергии будет
иметь вид

О при е < еа,

.«Р(е-Ча)/е при 8 > 8 а . р и с 8 4 Н е у п р у г о е р а с с е я н и е ж е с т .
(8.31) ких сфер

Подставляя значения ог из уравнения (8.31) в (8.29), получим

ko(T) = nd*®kTln\i)

или

X/2

Vй"
e/kT [(e—ea)/ejexp(—e/kT) d (e/kT)

nd* (8kTfnn)l/2exp (—
ao

X f [(е-ев)/ЛГ]ехр[-{е-га)/кТ]dl(e-ea)/kT]. (8.32)
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Интеграл вида

поэтому из уравнения (8.32) находим

ka (Т) = d2 (8я£77ц)1/2 е~г*/кг. (8.33)

В результате получилось известное уравнение Траутца —
Льюиса.

5. Энергия активации. Нормальные реакции. Для один а к о
вых молекул ji=m/2 и выражение (8.33) примет вид

ka (Т) = l/2d2 (l6nkT/m)x/2e-**/kT. (8.34)

Множитель 1/2 введен для того, чтобы не учитывать каждое
столкновение дважды. Выражения (8.34) и (8.33) можно за-
писать в виде

(8.35)

где под величинами

zo=nd2(8kT/Tni)x/2 или zo=nd*{4kTlnm){/2 (8.36)

понимают частоты столкновений двух различных или одинако-
вых молекул в единицу времени.

Величина еа в расчете на моль реагента или продукта ре-
акции обозначается как Ea=NAEa и отличается от вычисляемой
по уравнению Аррениуса опытной энергии активации. Вообще
связь аррениусовской энергии активации с энергией, рассчи-
танной из определенных теоретических предположений, опре-
деляется зависимостью предэкспоненты А(Т) от температуры.
Если записать константу скорости так, как принято в -различ-
ных справочниках:

k = ATne-E*/RT, (8.37)

то, сравнивая производные dlnk/dT, выраженные по уравне-
ниям Аррениуса и (8.37), получим

d \ n k __ ЕА = п .Еа

dT RT* T ^ RT*f

откуда
Ea = EA—nRT. (8.39)

В частности, для уравнения Траутца — Льюиса п=1/2, поэтому

Так, для реакции разложения йодистого водорода при 556 К
£ А = 186 440 Дж/моль и £«=186440— (1/2) 8,314-556 =
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= 184 100 Дж/моль. Предэкспоненциальный множитель в урав-
нении (8.35) имеет порядок z0~10-n—10~1 0 см3/с в расчете на
одну молекулу при комнатной температуре. Реакции с такими
значениями z0 называются нормальными, с меньшими значе-
ниями Zo — медленными.

Чтобы согласовать опытные данные z0 с вычисленными по
уравнениям (8.36), был введен так называемый стер инее кий
(вероятностный) множитель Р, меньший единицы. Вследствие
этого вместо выражения (8.35) в общем случае запишем

k = Pzo<rEa/RT. (8.41)

Реакции со значениями г0, большими, чем в нормальных ре-
акциях, стали называть быстрыми. Скорость таких реакций
может быть также выражена уравнением типа (8.41), однако
в этом случае Р > 1 . Для мономолекулярных реакций, напри-
мер, увеличение предэкспоненциального множителя (Р^о) В
уравнении (8.41) может быть объяснено (как будет показано
ниже) участием в процессе активации не только энергии двух
степеней свободы поступательного движения сталкивающихся
частиц вдоль линии центров, но и энергии внутренних степе-
ней свободы, в особенности энергии колебательного движения
сложных молекул.

6. Реакции, сечения которых слабо зависят от темпера-
туры. Если полное сечение реакции приблизительно постоянно
в интервале энергий от нуля до нескольких kTt т. е. если efl<C
<С&7\ то константа скорости будет слабо зависеть от темпера-
туры. Из уравнения (8.29) следует

(8.42)

Поскольку

(8£7/яц)1/2=<1>>, (8.42а)

то уравнение (8.42) можно переписать в виде

ka(T)=(v)ar. (8.43)

Это соотношение часто используется для приближенной оценки
верхней границы k(T).

7. Процессы с участием электронов. Рассмотрим процессы
электронного возбуждения:

и ионизации:
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для которых экспериментально установлено, что сечения их
пропорциональны разности (е—еа) в степени 1/2 в первом слу-
чае и п — во втором:

~ ( e - e f l )
! / 2 , (8.44)

l + ^ ( e _ e e ) n

# (8.45)

Для расчета констант скорости сечение зададим в виде

О при е < е в ,

о =\ ( е — га \У ^ (8.46)

[ °о у Е J при e > e e . v '
Постоянные <т<> и Е определяются экспериментально или вы-
числяются. Расчет констант скорости приведен на с. 310.

§ 2. Кинетическое уравнение Больцмана

1. Неравновесная функция распределения. Из уравнения
(8.21) видно, что статистическая константа скорости ka зави-
сит от функции распределения реагентов по скоростям и внут-
ренним степеням свободы. В опыте с молекулярными пучками
была возможность контролировать функцию распределения.
В случае макроскопической системы такой возможности нет,
поэтому ее надо определять экспериментально или вычислять
при решении кинетического уравнения Больцмана.

Функция распределения TS(P)(TB9

 VS» 0 позволяет записать
плотность частиц S, квантовое состояние которых определяется
индексом р, как функцию пространственных координат rs, ско-
ростей v8 и времени:

где п8(Р) — плотность частиц S(p) при всех допустимых зна-
чениях г8 и vs.

Другими словами* функцию распределения можно рассмат-
ривать как .плотность частиц в фазовом пространстве, состав-
ленном из конфигурационного пространства* и пространства
скоростей. Учитывая зависимость плотности от rs, v s и /, за-
пишем полный дифференциал этой функции:

I (8.47)

или, принимая во внимание зависимость r s и v s от / и помня,
что dr8ldt^y8y dvs/df=F/ms, запишем

^ ^ i ] • (8.48)

Неравновесная функция распределения nf изменяется при
столкновении:

<*(л/) = (Г+-Г-)Л, (8.49)
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где Г+и Г" — столкновительные члены, описывающие приход
и уход частиц со скоростями v в точке г в единицу времени.
Уравнение

d(nf) д .. d(nf) l F £ML = r + _ r - ( 8 50v

было впервые получено Больцманом. Здесь слева находятся
дрейфовые члены, описывающие изменение функции распреде-
ления во времени. Первое слагаемое определяет измене-
ние (nf) как функции времени, второе — изменение (nf)
за счет диффузии, третье — за счет внешних сил. В правой
части уравнения находятся столкновительные члены.

2. Интеграл столкновений. Определение столкновительных
членов является сложной задачей. Чтобы представить их струк-
туру, рассмотрим газ, состоящий из частиц одного сорта, меж-
ду которыми могут происходить только упругие столкновения.
Между столкновениями частицы движут-
ся прямолинейно и равномерно. Газ дол-
жен быть достаточно разреженным, что
определяется условием го<Гср</, где
г0 — эффективный радиус действия меж-
молекулярных сил; гСр — среднее рассто-
яние между частицами; / — длина сво-
бодного пробега. Выполнение этого ус-
ловия означает, что в системе возможны
только двойные столкновения. Предпола-
гается выполнение законов сохранения
энергии и импульса, а также гипотезы
«молекулярного хаоса» (случайное рас-
пределение частиц по скоростям, незави-
симость скоростей от пространственных
координат).

Рассмотрим схему столкновения
(рис. 8.5). Обозначим через g и g' относительные скорости ча-
стиц до и после столкновения, вектор к определяет линию цент-
ров. Вектор g'—g определяется соотношением

g ' ~ g = - 2 k ( k g ) , (8.51)

где круглые скобки обозначают скалярное произведение век-
торов к и g. Заменяя относительные скорости разностями ско-
ростей частиц g=Vi—v и g /=v l

/—v', получим

v j - v ' — V l + v = — 2k (kg)

или
vj— vx + k (kg) = v'— v—k (kg). (8.52)

Соотношение (8.52) определяет преобразование

v 1 = v 1 - k ( k g ) ,

v ' = v + k ( k g ) , ( 8 5 3 )

Рис. 8.5. Столкновение
двух шаров
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выражающее связь скоростей частиц до и после столкновения.
Якобиан преобразования

Л =

dv: v i

dv

dv'

dv

1 0

о l
= 1,

поэтому dyxdv=dvx'd\',
объема.

Рис. 8.6. Геометрия двухча-
стичного столкновения

Число столкновений
что их скорость лежит в

т. е. столкновение не меняет элемент

Для рассмотрения изменения час-
тиц в элементе объема d\\d\ рассмот-
рим схему столкновения (рис. 8.6). Од-
ну из частиц примем неподвижной (/)
с радиусом а, равным расстоянию меж-
ду центрами сфер в момент касания;
вторая частица рассматривается как
точка, движущаяся к частице-мишени
с относительной скоростью g. Линии
центров сталкивающихся частиц ле-
жат в телесном угле dQ, вырезающем
на поверхности мишени область (заш-
трихована) площадью cfidQ. Постро-
им на ней цилиндр с образующей, па-
раллельной g и имеющей длину g.
Его объем равен ga2 cos QdQ, где 9 —
угол между g и линией центров. Все
частицы, находящиеся внутри цилинд-
ра и движущиеся со скоростью g, за
единицу времени достигнут мишени.

молекул с мишенью (1) при условии,
интервале (v, v+dv), равно

nf (v) ga2 cos 0 dv dQ,

а общее число столкновений, соответствующее элементу объема
dvxdv9 равно числу частиц, покидающих элемент объема:

А = go (g9 6) fxfn* dQ dvx dv, (8.54)

где fi=f\(\x); n — плотность частиц; <j(g, 0) = a 2 cos 0.
Число частиц, приходящих в элемент объема dv^v, ввиду

механической обратимости столкновений определится соотно-
шением

В = g'o (gf, 6) ftf'n2 do dv | dv'. (8.55)

Ho dv'1dv/ = dv1dv (см. выше), o(g\ Q) = o{g9 0) и g = gf' вслед-
ствие выполнения законов сохранения энергии и импульса.

108



Изменение функции распределения находим, интегрируя
разность В — А:

^ 7 г 1 А г , (8.56)
v.Q

откуда получаем кинетическое уравнение Больц-
мана:

' 9 ) [ W ^ ) - ^ ^ (rtf)]dQdv1 (8.57)

или, в более простой форме,

-^•p- =n2JJgr<r(gr, ЧНГхГ-МЯкФгг. (8.58)

Уравнение (8.58) представляет собой интегро-дифферен-
циальное уравнение относителыю функции распределения f(v).
Столкновительные члены Г+ и Г~ имеют вид

(8.59)

3. Уравнение Больцмана с учетом химических превращений.
Рассмотрим подробно бимолекулярную реакцию типа

В отличие от уравнений (6.4—6.6) запишем три канала столк-
новений несколько иначе:

а) упругое столкновение

/, V5);

б) неупругое столкновение

А(*\ v ^ + St/, v s )^:A(/, YA)+S(/71, V'S);

в) химическое превращение

c ) + D(m, vD).

Применение уравнения Больцмана к химическим реакциям
требует задания вида функций Г£ в выражении (8.50). Рас-
смотрим в качестве примера однородный газ, функции распре-
деления которого не зависят от г и t

В этом случае уравнение Больцмана принимает вид урав-
нения для изменения концентраций drii/dt во времени, в пра-
вой части которого будет фигурировать интеграл столкновений.
С учетом трех каналов столкновений и уравнения (8.59) для
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интеграла столкновений запишем скорость изменения плотности
молекул сорта A (i, vA) со временем:

/.s
х 1ГАЩ (VA) /S ( / ) ( V S ) — / A ( O (VA

HmS

—nAumnfAU) (vA) fsu) (vs) ] d v s + ^ J t ^ a , (/m | //; vAB) X
/7m

X [nc(i)nD(m)fc(i) (vc) /n(m) (vD)—ПА(ОЛВ(/)/А(О (VA) /B(/) (V B ) ] dvB. (8.60)

Здесь символом S обозначены все компоненты, включая реа-
генты и продукты реакции, а также вещества, не участвующие
в реакции.

Для нахождения скорости реакции dnjdt надо проинтегри-
ровать уравнение (8.60) по скоростям и просуммировать по
внутренним состояниям молекулы А. Функция распределения,
проинтегрированная по скоростям, дает плотность частиц в за-
данном состоянии:

J n A (t9 v A ) /A(o (V A ) dvA. (8.frl>

Первое слагаемое правой части уравнения (8.61) исчезает
при интегрировании по всем vA, поскольку при упругих столк-
новениях не меняется число частиц в состоянии «t>. Таким
образом, изменение плотности частиц в данном .t-м состоянии:
равно

jlmS

— nMi)nsu)fAU) (УA) fsu) (vs)] dvA dvs + JJ СГ t;ABar (Im\i\\ Vj^) X
^ its

X [ПС(/)Ло(т)/с(/) (VC) / o ( w ) (VD) — ЛА(«)ЛВ(/)/А(0 (VA)/B(/) (VB)] d\A d\B.

(8.62)

Общая плотность частиц А находится суммированием ве-

личин по всем внутренним состояниям «Ь, т. е. лА =

Выполнив суммирование по «t» в уравнении (8.62), получим:
Уравнение для dnjdt, причем интеграл неупругих столкнове-
ний исчезает вследствие сохранения плотности частиц сорта А
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при неупругих столкновениях. Следовательно, уравнение для
скорости реакции имеет.вид

ijlm

—riAU)nBU)fA(i) (VA) hu) (vB)J dvA dvB. (8.63)
Введем мольные доли nS(P) = xS(P)n3, получим выражение

tjlm
х /ixm) ( y o) d v A dvB— nAnB J ^ XA(O*B</> f f

ЦЫ

X /A(D (VA) fa/) (VB) dvA dvB. (8.64)
Сравнивая кинетическое уравнение реакции

^ (8.65)

с уравнением (8.64), найдем, что

£г= E*A<o*B</)$5i>Aî ,(/mU7; ^ / А ^ Ы / В Ш ^ Л А Л В (8.66)

И

/
(8.67)

Для статистических констант скорости ka получаются- выраже-
ния, эквивалентные соотношению (8.16), выведенному ранее
при рассмотрении молекулярных пучков. Предложенный вывод
поэтому является обоснованием уравнения (8.16) с точки зре-
ния кинетической теории газов.

Из уравнений (8.66) и (8.67) ясно, что статистические кон-
станты скорости ka и ka зависят, в общем, от функций рас-
пределения реагирующих частиц и продуктов реакции по ско-
ростям и внутренним степеням свободы и, следовательно, яв-
ляются неявными функциями времени и (или) концентраций.

Глава 9

МЕТОДЫ РАСЧЕТА ПОВЕРХНОСТЕЙ ПОТЕНЦИАЛЬНОЙ
ЭНЕРГИИ И КОНСТАНТ СКОРОСТИ РЕАКЦИЙ

§ 1. Поверхности потенциальной энергии (ППЭ)

1. Адиабатическое приближение. Основная задача химиче-
ской кинетики — экспериментальное определение или расчет
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константы скорости реакции. Расчет может быть выполнен,
если известны сечение процесса и функция распределения. Се-
чение реакции Or(v, 6), характеризующее динамику процесса,
является результатом приближенного решения сложных задач
классической или квантовой механики.

Наиболее часто пользуются адиабатическим приближением,
когда исключается вопрос о движении электронов. В этом слу-
чае считают, что в течение реакции система находится в одном
и том же электронном состоянии. Первоначально адиабатиче-
ское приближение было сформулировано для разделения дви-
жения электронов и ядер в устойчивых молекулах, что обусло-
вило введение понятия потенциальной энергии ядер в мо'ле-
кулах. Затем это приближение было распространено на задачи
о молекулярных столкновениях, что позволило трактовать раз-
личные элементарные процессы в терминах изображающей точ-
ки на одной поверхности потенциальной энергии (ППЭ). При
дальнейшем развитии теории это приближение было применено
для разделения движения не только электронов и ядер, но и
различных видов^Ядер^Ъ связи с этим представляется целесо-
образным излагать адиабатическое приближение в общем ви-
де без конкретного указания степеней свободы частиц, к ко-
торым это приближение относится. Адиабатическое приближе-
ние, используемое при описании динамики системы, основано
на разделении переменных по характерным величинам ско-
ростей движения для различных степеней свободы.

Существуют, однако, неадиа-
батические реакции, в которых
перегруппировка атомов между
реагирующими частицами сопро-
вождается изменением электрон-
ного состояния. В этом случае
будут происходить переходы меж-
ду различными ППЭ на некото-
рых сравнительно небольших
участках конфигурационного про-
странства (рис. 9.1), где ППЭ
сильно сближаются или пересе-
каются. Расчеты вероятностей
таких переходов в зависимости
от структуры ППЭ и характера
движения ядер — задача теории
неадиабатических процессов.

Общей задачей в теоретичес-
ких расчетах сечения или кон-

Рис. 9.1. Переходы с нижней ППЭ
на верхнюю ППЭ при неадиабати-

ческих реакциях

станты скорости адиабатической или неадиабатической реак-
ции является исследование свойств и взаимного расположения
ППЭ систем реагирующих частиц.

2. Характеристика методов расчета ППЭ. Потенциальная
энергия взаимодействия атомов зависит от 3Af—6 координат
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ядер атомов (в случае линейной системы — от ЗМ—5 коорди-
нат), определяющих их относительное расположение, а также
от электронного состояния системы в целом, которое характе-
ризуется индексом п. С геометрической точки зрения урав-
нение

U=Vn(xl9 x29 . . . , хзм-б) (9.1)<

представляет собой уравнение некоторой многомерной поверх-
ности, называемой обычно поверхностью потенциальной энер-
гии (ППЭ). Для трех коллинеарно расположенных атомов она
представляет собой поверхность в трехмерном пространстве.

Если система состоит из атомов, способных взаимодейст-
вовать химически, то на поверхности потенциальной энергии
могут существовать потенциальные ямы, отвечающие образо-
ванию химических связей и отделенные друг от друга более
или менее высокими барьерами.

Методы определения ППЭ можно подразделить на три ка-
тегории:

а) полуэмпирические методы, основанные на частичном
использовании спектральных, кинетических и других экспери-
ментальных данных;

б) неэмпирические методы, основанные на минимизации
полной энергии системы при различных конфигурациях ядер;

в) эмпирические методы, основанные на подгонке рассчи-
танных величин к экспериментальным данным.

3. Полуэмпирические методы расчета ППЭ. Можно указать
на два широко используемых полуэмпирических метода рас-
чета ППЭ:

а) метод валентных связей Лондона — Эйринга — Поляни —
Сато (метод ЛЭПС);

б) метод «порядок связи — энергия связи» Джонстона —
Парра (метод ПСЭС).

Метод валентных связей (метод ЛЭПС). Среди полученных
тем или иным способом ППЭ к настоящему времени наиболь-
шее число было рассчитано на основе формулы Лондона, при-
веденной им без вывода в 1929 г. для молекулы водорода:

U = A + a9 (9.2>

где А и а — кулоновская и обменная части (интегралы) пол-
ной энергии системы соответственно. В строгом решении ме-
тода валентных связей в качестве потенциальной энергии рас-
сматривалось выражение Гайтлера—Лондона:

( 9- 3>

где А2 — интеграл неортогональности (перекрывания).



Предположим, что три атома X, Y и Z, расположенные про-
извольно (рис. 9.2) и обладающие каждый одним s-электроном,
участвуют в реакции

X + Y Z = X Y + Z . (9.4)

Если г2 и г3 достаточно велики, т. е.
атом Z удален на значительное рассто-
яние, то потенциальная энергия систе-

х* г * мы становится равной потенциальной
энергии молекулы XY, т. е.

Рис. 9.2. Система трех ато-
мов

Аналогично, если X и Y находятся на значительном расстоя-
нии, можно написать соответственно

Если пренебречь интегралами перекрывания и двойного
обмена, то при заданных расстояниях между атомами потен-
циальная энергия системы из трех атомов X, Y и Z (по от-
ношению к энергии разделенных атомов) может быть записана
по формуле Лондона:

} 1 / 2 . (9.5)

где Q=A + B+C — сумма кулоновских энергий (двухатомных
кулоновских интегралов).

Первую успешную попытку расчета потенциальной энергии
молекулы Н2 методом валентных связей выполнил Сугиура
(рис. 9.3). Его расчеты показали, что минимум кривой потен-
циальной энергии соответствует значениям гв=0,80А и С/иин9

=—309,6 кДж/моль. Эксперимент дает /*=0,74А и t/ionr^
=—457,7 кДж/моль. Из рис. 9.3 видно, что кулоновская энер-
гия при г&Ге составляет лишь малую долю энергии связи мо-
лекулы водорода. Поэтому можно считать, что связь двух ато-
мов водорода в значительной степени обусловлена так назы-
ваемой обменной или резонансной энергией. Доля кулоновской
энергии зависит от расстояния меЭкду ядрами. На рис. 9.4
изображена зависимость величины

от межатомного расстояния; при г&ге р«0,10—0,15.
Для трехатомной системы первую попытку построения

ЛПЭ сделали Эйринг и Поляни, рассмотревшие относительно
простую реакцию орго-лара-превращения водорода под дейст-
вием атомного водорода:

Н + На(о) = Н2(р) + Н. (9.7)
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Кулонобская
энергия

r,A

Рис. 9.3. Энергия Н2 в синглетном Рис. 9.4. Доля кулоновской энер ии
состоянии1!;* в молекуле Н2: / — Кэши и Гершбах,

* 2 — Сато, 3 — Гиршфельдер и Линнет;
использовавшие интегралы Гайтлера —

Лондона — Сугиуры

Они не вычисляли полной энергии молекулы, как делал это
Сугиура, а определили ее из спектроскопических данных. Для
этой цели они воспользовались формулой Морзе, которая дает
зависимость энергии связи двухатомной молекулы от расстоя-
ния между атомами, когда энергия разъединенных атомов при-
нимается равной нулю:

t/ = D e { e x p [ - 2 p ( r - r , ) ] - 2 e x p [ - P ( r - r , ) ] } . (9.8>

В этой формуле De—'энергия диссоциации плюс нулевая энер-
гия (см-1), или глубина потенциальной ямы;

'/2. Ф.9>

где (Ое — основная частота колебаний (см-1); ji — приведенная
масса молекулы.

* Если имеются все необходимые данные для трех молекул
XY, YZ и XZ, то величины Лч-а, В + р и C + f можно определить
для всех частных значений ru H и гъ при помощи уравнения
(9.8). Предполагая, что кулоновская энергия составляет не-
которую постоянную долю полной энергии, можно получить
каждую из величин А, В, С, а, р, у; после этого при заданных
значениях гх и г2 вычислить потенциальную энергию системы
и построить поверхность потенциальной энергии системы. На
рис. 9.5 приведена типичная поверхность потенциальной энер-
гии (точнее, ее сечение) для реакции между тремя атомами
(водорода). На рисунке видны две долины, каждая из которых
параллельна одной из осей, причем эти долины разделены сед-
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Рис. 9.5. Поверхность потенциальной энергии для реакции между атомом X и
молекулой YZ (числа даны в кДж/моль)

ловидным перевалом. На вершине перевала имеется небольшое
углубление (впадина), отделенное от каждой долины неболь-
шим барьером (рис. 9.6).

U

и

Координата реакции Координата реакции

Рис. 9.6. Профиль пути реакции: Рис. 9.7. Профиль потенциальной
Еа — классическая энергия активации энергии реакции
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Рассматривая путь реакции, можно определить относитель-
ное расположение атомов в течение реакции. С учетом нулевых
энергий профиль потенциальной энергии по пути реакции будет
иметь вид, аналогичный кривой на рис. 9.7.

Поскольку неэмпирические методы расчета ни в одном слу-
чае не приводили к углублению на вершине барьера, Сато
усовершенствовал метод Лондона — Эйринга — Поляни, учтя
кривую отталкивания триплетного состояния 32+ для моле-
кулы водорода. Для ее описания он ввел «антиморзевскую»
функцию

^3 = Y D ^ e x P f - 2 P ( r - ^ ] + 2 e x P [ - P ( r - r e ) ] } , (9.10)

которая впоследствии стала называться функцией Сато.
На рис. 9.8 изображены функции Морзе и Сато. Одновре-

менно Сато предложил для системы, состоящей из трех оди-
наковых атомов (например, для Н3), учитывать интегралы
перекрывания (£=Д2) при определении кулоновского и обмен-
ного интегралов:

(9.11)

где U\ вычислялась по формуле (9.8). Сато варьировал зна-

, кДж/м<мь

400

200

0

-200

-400

Ь0 2,0 г,Д

Рис. 9.8. Кривые морзевской
( 2+) и антиморзевской (са-
товской) ( 3 2+) функций мо-

лекул водорода

1,0 2,0 3,0 4,0

Рис. 9.9. Профиль ППЭ си-
стемы Н + Н* при угле у =

= 2/3 я

чения k в пределах от 0,0 до 0,20 и ни в одном случае не
получил углубления на вершине барьера. Значение k подбира-
лось таким образом, чтобы было совпадение теоретической и
экспериментальной энергий активации.
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Метод ЛЭПС приводит к узким барьерам, что завышает
роль туннельных переходов в реакции Н + Н2. Поэтому Портер
и Карплус решили усовершенствовать этот метод. С этой
целью они разложили кулоновский интеграл на три двухатом-
ных интеграла, учитывая влияние двойного обменного ин-
теграла. В простые и двойные обменные интегралы были вве-
дены поправки на трёхатомные взаимодействия. Наконец, для
антиморзевской функции Сато получили выражение

где С\9 С2 и Сз — сложные функции от кулоновского, простых
и двойных обменных интегралов.

Для системы Н + Н2 были построены потенциальные по-
верхности при различных углах у (Н—Н—Н).' Для значений
Y, равных 0, я/4 и я/2, получились контурные карты, подобные
изображенной на рис. 9.5. В то же время для угла ч(=2/3 я на
линии rXY=^Yz появляются изломы потенциала (каспы),
отвечающие конфигурации равностороннего треугольника
(рис. 9.9). При этом потенциальный барьер становится более
узким, возрастает по величине и имеет излом в максимуме
(рис. 9.10).

1,0-

0 -2,0 4,0 0 1,0 2,0
Координата реакции, ат.ед.

Рис. 9.10. Вид потенциального
барьера при различных углах у:
/ — Y = 0; 2 — у = 2/3я; 3 —

r HF

Рис. 9.11. Путь реакции F +
+ Н2 = HF + Н (по Джонстону

и Парру)

Несколько иной подход к расчету ППЭ системы Нз выбрали
Кэши и Гершбах. Они использовали формулу ЛЭПС [уравне-
ния (9.5) и (9.11)], однако для определения величин U\ и Uz
применили наиболее точные потенциальные кривые молекулы
Н2. В результате полученное ими значение энергии активации
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реакции Н + Н2 (£в=40,58 кДж/моль) практически совпало с
экспериментальной величиной.

Для линейного комплекса реакции Н + Н 2 они сравнили
получающуюся зависимость р от г с найденной Сугиурой и
Сато. Как видно из рис. 9.4, лишь при значении г = 0,96 А,
отвечающем длине связи активированного комплекса, значе-
ния р во всех трех случаях практически совпадают. Однако
при больших расстояниях, когда р(г) приближается к* едини-
це, ни кривая Сугиуры, ни кривая Сато не достигают правиль-
ного предела.

Метод «порядок связи—энергия связи* (метод ПСЭС). Для
оценки параметров переходного состояния (активированного
комплекса) Джонстоном и Парром был предложен метод, ос-
нованный на эмпирических соотношениях между молекуляр-
ными параметрами. В этом методе широко используется по-
нятие порядка (кратности) связи между двумя атомами, из-
меняющегося в ходе реакции. Ранее Полингом было установ-
лено эмпирическое соотношение, связывающее порядок связи
п в стабильных молекулах с равновесным расстоянием:

ге=г,—0,261пп, (9.13)

где rs — длина простой связи, для которой л=1.
В методе ПСЭС предполагается, что соотношение (9.13)

остается справедливым и при отсутствии равновесия, т. е.

г = гш—0,26 Inn. (9.13а)

Для реакции

X + Y Z = X Y + Z

при Y=H энергии связей X—Н и Н—Z, как правило, намного
превышают экспериментальную энергию активации ЕА. Так,
энергии диссоциации Н2 и HF равны 457,7 и 587,8 кДж/моль
соответственно, тогда как значения опытных энергий актива-
ции

Н + Н 2 = Н 2 + Н

F + H 2 = H F + H

равны соответственно 41,8 и 8,4 кДж/моль.
Поскольку £ А <А?, то, по-видимому, в реакции

X+HZ=XH+Z (9.14)

связь HZ разрывается за счет образования новой связи. На-
чальный порядок связи Н—Z в реагенте равен 1, конечный по-
рядок связи X—Н в продукте также равен 1. Поскольку на-
чальный и конечный порядки связи равны и в ходе реакции
существует сильная корреляция между разрываемой и обра-
зующейся связями, Джонстон и Парр сделали предположение,
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что путь реакции совпадает с линией постоянства порядка свя-
зи. Другими словами, в любой момент времени вдоль пута
реакции выполняется равенство

n + m = l , (9.15)

где т — порядок связи в молекуле ХН. Применяя уравнение
(9.13а) для молекул исходных веществ и продуктов реакции,
можно записать

rHz=r0.Hz— 0,26 Inn, гхн = го,хн—0,26 Inm. (9.16)

Соотношения (9.15) и (9.16) позволяют вычислить путь
рассмотренной реакции, т. е. зависимость гхн от произвольно
выбранных значений rHz при изменении п от 0 до 1:

гхн = го.хн—0,26 In [ 1 -exp (ro,Hz—/HZ)/0,26]. (9.17)

На рис. 9.11 изображен путь реакции

построенный на основе формулы (9.17) и значений /O,HF=0,92A
о

и го,н, = О,74А. Путь реакции хорошо совпал с данными неэм-
пирических расчетов Бендера и Пирсона.

Для определения потенциальной энергии вдоль пути реакции
используется эмпирическая закономерность, установленная
Джонстоном и Парром, между энергиями кратной (D) и про-
стой (Ds) связей

D = D8n
p

t (9.18)

где р — так называемый индекс порядка связи.
На рис. 9.12 приведена зависимость In D от п для различ-

ных двойных связей. Выражение (9.18) можно объединить с
соотношением (9.13а) и представить в виде

ln(D/De) = p(re-r)/0,26. (9.18a>

Заменяя D на U, можно использо-
вать эту формулу для расчета по-
тенциальной энергии системы XHZ.
С этой целью необходимо сначала
определить значение р в молекулах
ХН и HZ. Поскольку порядок свя-
зи атома водорода в молекулах ра-
вен единице, то это дает только од-
ну точку в уравнении (9.18) и не

" позволяет определить параметр р.
Рис. 9.12. Зависимость lnD от Д л я его определения в качестве
п для различных двойных связей второй точки используют парамет-

ры двухатомных комплексов АВ
(А, В = Не, Ne, . . . , Хе), описываемые потенциалами типа Лен-
нард-Джонса:
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Если атомы принадлежат одному периоду таблицы Менделее-
ва, то связи имеют один и тот же индекс р (Н2 и Не—Не, НВг
и Не—Кг и т. д.). В этом случае индекс р можно определить
по формуле

р = 0,26 In (D8/De)/(re-r8),

где De и ге — глубина потенциальной ямы и равновесное рас-
стояние комплекса АВ, вычисленное по параметрам потен-
циала Леннард-Джонса. Соотношение между ге и о устанав-
ливается формулой г*=2 1 / 6а.

Теперь формула (9.18) с известными значениями Ds

{457,7 кДж/моль), г8(0,74 А) и р (рн, =1,041) позволяет просле-
дить за изменением энергии связи U(D) вдоль пути реакции
по изменению пЮрядка связи п. Эта корреляция порядка и
энергии связи и дала название методу «порядок связи — энер-
гия связи».

Потенциальная энергия системы из трех атомов вдоль пути
реакции

X + HZ-*XHZ-*XH + Z, (9.20)

отсчитанная от уровня стабильной молекулы HZ, представля-
ется формулой

UXHZ = DHZ-UHZ-UXH + Ut9 (9.21)

где UHZ И f/хн — энергии разрываемой и образующейся связей;
Uz — энергия триплетного отталкивания между крайними ато-
мами X и Z.

С учетом соотношения (9.18) формулу (9.21) можно запи-
сать в следующем виде:

(9.22)

где DHz И D X H — энергии связей HZ и ХН в стабильном состо-
янии; р и q — индексы порядков связей в этих молекулах.

Для описания триплетного состояния используется анти-
морзевская функция Сато (9.11), которую можно переписать в
виде

^ [ 1 + у- е-*'"^ ]. (9.23)

Поскольку обычно ехр[—р(г—ге)]<1, уравнение (9.23) упро-
щается:

^ (9.23а)

где v = 0,26P; В = ехр(—рДге); Ьге= ге,нх+ге.т—re.xz-
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Учитывая уравнение (9.23), соотношение (9.15) и условие
р=дУ запишем для реакции

Н + Н 2 + Н — Н — Н + Н 2 + Н

формулу (9.22) в виде

UHHH=DHt[l-np-(\-ny+Bnv(\-n)y). (9.24)

Энергия активации, соответствующая максимальному зна-
чению вдоль пути реакции, может быть определена из условия

0. (9.24а)0.
дп

Для реакции Н + Н 2 это выполняется при л=0,5.
Подставляя в уравнение (9.24) соответствующие данные для

указанной реакции: £)Нн=457,7 кДж/моль; /1=0,5; р=1,041; р=
= 1,94 А"1; Дгв=0,74 А и -у=0,26-1,94 А"1, получим значение
энергии активации реакции, равное £/ННн=£о=39,87 кДж/моль.
При 1000 К эта величина соответствует аррениусовской энер-
гии активации: ЕА=Ео—1/2 /?Г=39,87—4,14=35,73 кДж/моль.
Вычисленное значение Ел довольно хорошо совпало с величи-
ной, определенной в эксперименте (35,61 кДж/моль).

Заметим в заключение, что если полуэмпирический метод
ЛЭПС позволяет получить в известнбм приближении полную
поверхность потенциальной энергии, то метод ЦСЭС дает толь-
ко узкий канал вдоль пути реакций определенного класса.

4. Общие принципы неэмпирических методов расчета ППЭ.
При неэмпирических методах расчета ППЭ приходится стал-
киваться с целым рядом трудностей. Так, большое число ато-
мов, участвующих в реакции, приводит к необходимости вы-
числения сложных многоцентровых интегралов и к многомер-
ности ППЭ, что обусловливает резкий рост объема вычисле-
ний. В то же время предъявляются высокие требования к точ-
ности расчетов, поскольку при большой полной электронной
энергии системы (порядка 104—105 кДж/моль) небольшая от-
носительная ошибка при определении высоты барьера (поряд-
ка 1 кДж/моль) может резко изменить вычисленную констан-
ту скорости реакции при комнатной температуре на несколько
порядков.

Задача неэмпирического расчета ставится следующим об-
разом. Необходимо получить решение уравнения Шредингера

-UnVK (9.25)

с электронным гамильтонианом вида (в атомных единицах)

V + V ' ^ (9.26)"*л
 2

 U V, + 2j
 Т
 +

i ia if а&

Здесь первая сумма — кинетическая энергия N электронов;
вторая — энергия взаимодействия W электронов с М ядрами
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с зарядами za\ третья — энергия электрон-электронного взаи-
модействия; четвертая — энергия взаимодействия ядер между
собой; V,2 — оператор Лапласа, равный

Решение уравнения (9.25) дает энергию системы как функ-
цию координат ядер

( / s f / ( R ) s ( / ( R b R2, . . . , RM) (9.27)

и полную электронную функцию

^ V ( r , R ) s W(rlf r2, . . . , rN9 Rlf R2, ..'., R^). (9.28)

Для решения уравнения (9.25) используется вариационный ме-
тод, состоящий в отыскании минимума выражения

(9.29)

дающего верхнюю границу для точной ППЭ. Здесь <h — эле-
мент объема конфигурационного пространства; Y — варьируе-
мая функция, которая ищется обычно в виде ряда

Y = Jc n 4 f n(r, R, X), (9.30)
п

в котором сп — коэффициенты разложения (весовые коэффици-
енты) , Ч'л — варьируемые функции и Я — набор варьируемых
параметров.

Чем больше членов включает разложение (9.30), тем боль-
шую гибкость имеет функция Ф и тем ближе можно подойти
к точному решению. В свою очередь Ч'л можно выбирать в ви-
де антисимметризованных произведений атомных волновых
функций (метод валентных связей) либо в виде так называе-
мых слэтеровских детерминантов из делокализованных моле-
кулярных орбиталей (метод молекулярных орбиталей). Боль-
шинство неэмпирических расчетов выполнено методом молеку-
лярных орбиталей.

Делокализованные молекулярные орбитали задаются обыч-
но в виде линейной комбинации атомных орбиталей (метод
МО ЛКАО), т. е.

(9.31)

где Фк — молекулярная и <р/ — атомная орбитали.. Минималь-
ное число атомных орбиталей (АО) базисного набора дает ми-
нимальный базис, однако для большей гибкости варьируемой
функции и понижения энергии Un используют более сложные
базисы. Базисными функциями часто могут служить экспонен-
циальные функции или слэтеровские орбитали

<р~ехр(—Ьга), (9.32)

локализованные на ядре а; Эти функции приводят к труднос-
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тям при расчете многоцентровых интегралов. Использование в
качестве базисных функций гауссовых орбиталей

(9.33)

позволяет преобразовывать многоцентровые двухэлектронные
интегралы в двухцентровые. Часто употребляют сгруппирован-
ные гауссовы функции.

Процедура неэмпирических расчетов усовершенствована в
рамках многоконфигурационного метода самосогласованного
поля (метод МК ССП) и при соответствующих затратах вре-
мени дает возможность рассчитать ППЭ, приближающуюся к
точной. В этом случае неэмпирическая ППЭ служит своеобраз-
ным эталоном для проверки и уточнения результатов полуэм-
пирических расчетов. Однако существует немного систем, для
которых ошибка неэмпирического расчета не превышает не-
скольких кДж/моль при энергиях активации в несколько де-
сятков кДж/моль. Одной из таких ранее изученных систем
разными авторами является трехэлектронная система Н3.

Задача неэмпирического расчета ППЭ системы Н 3 обычно
осуществляется в два этапа. Сначала рассчитывают электрон-
ную энергию атомов в некотором дискретном наборе точек
конфигурационного пространства. Затем этот дискретный на-
бор интерполируется некоторой гладкой функцией с подгоноч-
ными параметрами.

Наиболее точно такой расчет проведен в работах Сигбана,
Лиу, Трулара и Горовица (ППЭ SLTH). В качестве базиса ав-
торами были выбраны 8 волновых функций конфигурационно-
го взаимодействия (симметрия 2 2+) в виде

Ф! = 1а22а, Ф 5 = 1а2За,
Ф2=1ог2а2, Ф в = 2а23а,

ф, = \оЗа\ Ф7 = (1а2а, »2+) За, (9.34]

Ф4 = 2а3а2, Ф 8 =(1а2а, ^ З а .

Для минимизации полной энергии системы была предлоЖе
на следующая функция:

8

, 2а, За) = У^ с*Ф*(1ст, 2а, За), (9.35

в которой коэффициенты с/ подлежат Определению вариацион-
ным методом.

Авторы приводят аналитический вид функции ([/), описы
вающей ППЭ:

п k/2

exp[-Y(rxY+rY2)]£ E f t - w l ^ + W ) . (936
k=0 /=0

Эта функция обладает симметрией по отношению к rxv и
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Z, rXY) (9.37)

и удовлетворяет условию

U (rX Y, oo) = - 0 , 5 +UHt(rXY) (эВ), (9.38)

где (/Н,(ГХУ) задается в виде
п

г/н,Сху) = - 1 + е х р ( - а г Х у ) 5 ; аАч) (" = 8)- (9-39)

С помощью функции (9.36) авторы определили геометрию
точки перевала, классическую энергию активации, силовые по-
стоянные (As> Аь и Аа), путь реакции "и энергетический про-
филь реакции по этому пути.

Для нахождения координаты точки перевала ( r * = r x Y

: = s

=rYz) учитывалась точка экстремума:

jp{U(rXY, rY Z)^ r*} = 0. (9.40>

Расчеты выполнены как для коллинеарного ( Y = 0 ) , так и для
неколлинеарного путей реакции Н + Н *

ППЭ SLTH имеет довольно сложное аналитическое выра-
жение, поэтому в динамических расчетах реакции Н + Н2 чаще
используют ППЭ, построенную на основе работ Шавитта, Сти-
венса, Минна, Карплуса, Трулара и Куппермана (ППЭ
SSMK-TK).

В работах этих авторов был использован вариационный ме-
тод для минимизации энергии трехатомной системы Н3. С этой
целью волновая функция системы представлялась в виде ряда:

В свою очередь, волновые функции конфигурационного взаи-
модействия Ч?п записаны в виде слэтеровских детерминантов.
Последние построены из одноэлектронных экспоненциальных
функций, центрированных на ядрах системы. Расчеты прово-
дились с оптимизированными базисными наборами этих функ-
ций, включавшими либо 6 орбиталей (Is, Is') на каждом из
ядер, либо 15 орбиталей (Is, Is', 2p x, 2pY, 2p z).

Базисные орбитали, используемые для построения Ч1 ,̂ пред-
ставляли собой определенным образом симметризованные ли-
нейные комбинации атомных орбиталей вида

( 9 4 1 >
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Для того чтобы определить высоту барьера ППЭ системы
Нз, потребовалось провести аналогичные расчеты для молеку-
лы Н2 (с 4 орбитальными и 10 орбитальными наборами). Эти
расчеты выполнены для согласования потенциальных энергий
Н2 и Н3.

В литературе обычно для сравнения точности различных
расчетов ППЭ используют поведение ППЭ вблизи точки пере-
вала, отвечающей коллинеарной симметричной конфигура-
ции (г *=rxv=/'Yz, 6=я). Небольшие отклонения от точки пе-
ревала удобно задавать в нормальных координатах активиро-
ванного комплекса (переходного состояния):

( r + f — 2 r * ) (симметричное колебание),

qbas — (я—в)/** (деформационное колебание)

<7а=— (ОСУ—r\z) (движение вдоль координаты реакции).

Тогда ППЭ системы Н3 вблизи перевала приобретает вид

Э. (9-42)

Здесь As и Аь — силовые постоянные, которые характеризуют
ширину долины перевала, соединяющей области реагентов и
продуктов: чем меньше As и Аь, тем шире долина. Постоянная
Аа (i4 f l<0) является характеристикой ширины барьера вдоль
пути реакции: чем больше Аа, тем уже барьер.

Т а б л и ца 9.1

Параметры

£ * , кДж/моль

г*. А
А5, ат. ед.

Аь ат. ед.

Аа, ат. ед.

Методы

неэмпирические

SLTH

4^00
0,93
0,32
0,021

—0,058

SSM К - ТК

40,92
0,93

0,31
0,024

—0,061

полуэмпирические

ЛЭПС»

40,58

0,94

0,33

0,028

-0,137

ПК*

38,20

0,90

0,36

0,024

—0,124

1 Расчеты Кэшна и Гершбаха.
2 Метод Портера — Карплуса.

В табл. 9.1 приведены параметры барьера, вычисленные
различными неэмпирическими и полуэмпирическими методами.

Как видно из таблицы, полуэмпирические методы ЛЭПС и
ПК дают более низкий (ПК~на 3 кДж/моль) и более узкий
потенциальный барьер. Поэтому динамические расчеты, осно-
ванные на полуэмпирических ППЭ, будут приводить к завы-
шенным константам скорости реакций.
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В последнее десятилетие неэмпирические (ab initio) расче-
ты ППЭ выполнены и для многоэлектронных систем, таких как
О + Н 2 , С + Н 2 , Н + На12 и т. п. В расчетах используются доста-
точно сложные наборы базисов АО и эффективные методы уче-
та электронной корреляции.

Такие расчеты обычно приводят к хорошему согласию вы-
численных энергий активации и основанных на этих расчетах
констант скорости реакций с опытными величинами.

5. Роль симметрии системы в кинетике реакций. В химиче-
ской кинетике при различных превращениях, наряду с закона-
ми сохранения массы и энергии, большую роль играют законы
(правила) сохранения суммарного спина состояния, углового
момента и орбитальной симметрии. Запрещение по одному из
этих правил приводит к резкому повышению энергий актива-
ции реакции. Запреты по спину и угловому моменту (правила
Вигнера—Витмера) применимы к ограниченному числу в ос-
новном фотохимических реакций.

Для большинства термических реакций действуют только
запреты, связанные с нарушением правила Вудворда—Хофф-
мана, касающегося необходимости сохранения орбитальной
симметрии системы.

Согласно этому правилу, реакция считается разрешенной,
если занятые орбитали реагентов одинаковы по симметрии с
занятыми орбиталями продуктов реакции. Если же одна или
несколько занятых орбиталей реагентов согласуются с незаня-
тыми орбиталями продуктов реакции, то реакция становится
запрещенной по симметрии и может происходить либо с высо-
кой энергией активации, либо по другому разрешенному ме-
ханизму, часто через возбужденные состояния реагентов.

При анализе сохранения орбитальной симметрии часто
пользуются корреляци-
онными диаграммами
орбиталей и электрон-
ных состояний реаген-
тов и продуктов реак-
ции. С этой целью на
рисунке схематически ^
изображают зависи- „
мость энергии орбита- 2
лей или энергии состо- ^
яний при переходе от ***
реагентов к продуктам

*Г«2<!«Д

р 9.13, 9.14
изображены такие ди-
аграммы для реакции
образования пиклобу-ооразования циклооу
тана из двух молекул
этилена.

КаорТината реакции

Р и с , 9 - 1 3 - Диаграмма молекулярных орбиталей
< м о > ДДЯ V^um 2C,H4-*CAHe(Sx, S,—сим-
м е т р и ч н ы е э А^Ау — антисимметричные моле-
кулярные орбитали относительно плоскостей

t х и у)
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На рис. 9.13 прямыми линиями соединены молекулярные
орбитали одинаковой симметрии. Из схемы видно, что запол-
ненная (связывающая) орбиталь (щ—я2) системы реагентов
симметрии AxSy превращается (коррелирует) в незаполненную
(разрыхляющую) орбиталь (<Xi*+o2*) продукта (С4Н8) той же

симметрии. Чтобы си-
— S S стеме реагентов перей-
^2' 9 т и в продукты реакции,

надо преодолеть вы-
сокий энергетический
барьер, поскольку ре-
акция в основном сос-
тоянии запрещена по

1б^б2)
2(бгб2)

2"* симметрии. Однако ре-
С̂ н. акция протекает легко,

• с высокими скоростя-
Коорбинапа реакции

Рис. 9.14. Диаграмма состояний для реакции К У Л этилена переходит
2СаН4-*С4Н8 в'возбужденное состо-

яние, например, при фо-
товозбуждении, когда один из ее электронов перейдет на ниж-
нюю разрыхляющую орбиталь SXAV.

На корреляционной диаграмме состояний системы (см. рис.
9.14) энергетические уровни заполненных и незаполненных ор-
биталей пересекаются, благодаря чему точку пересечения мож^
но использовать для приближенной оценки энергии активации
реакции. Попытаемся теперь определить энергию активации
реакции, запрещенной по симметрии, на примере реакции раз-
ложения молекулы N2O:

N2O (*Z) ->N2 fZ) + О (*Р). (9.43)

В основном состоянии разрыв связей N—О и N—N не осу-
ществляется из-за запретов по спину и орбитальной симмет-
рии. Переход N2O в продукты может произойти или при пред-
варительном возбуждении N2O(12) в состояние N2O(3tf):

N2O (X2) -* N2O (3/7) -* N2 C2) + О (3Я), (9.43а)

или при достаточно высоких температурах (Г>1100К), когда
в качестве продуктов реакции образуются возбужденные ато-
мы кислорода:

N2O OS) ^ N2 (X2) + О (Ю). (9.436)

Оба эти перехода разрешены по спину и по симметрии. Энер-
гия .активации реакций, запрещенных по симметрии, получает-
ся обычно из корреляционных диаграмм состояний в виде со-
отношения

£ „ = — 5 — (е/ + ДЯ), (9.44)
Zi + Zf
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где ei н ef — энергии возбуждения исходных молекул и продук-
тов реакции соответственно; Д # — тепловой эффект реакции.
Для реакции (9.43) Д#=168, е,=390 и ef=193 кДж/моль, так
что вычисленное значение энергии активации оказывается рав-
ным £ а =252 кДж/моль. Это значение хорошо согласуется с
экспериментальной величиной ЕА=250 кДж/моль.

6. Распределение энергии среди продуктов обменной реак-
ции типа А+ВС->АВ + С. Дж. Поляни с сотрудниками деталь-
но изучил распределение энергии среди продуктов реакции в
зависимости от теплового эффекта реакции (экзотермическая
или эндотермическая реакция) и соответственно этому от ко-
лебательного и вращательного возбуждения молекул. Было
изучено также влияние масс реагирующих частиц.

В качестве модельных были выбраны коллинеарные реак-
ции

А+ВС-^АВ + С, Д # = —125,5 кДж/моль, (9.45)

А + ВС-* АВ + С, А//=125,5 кДж/моль (9.46)

с одинаковой высотой, барьера (£а=29,3 кДж/моль) и равны-
ми массами атомов А, В и С.

Анализ расчетов показал, что в экзотермической реакции
(9.45), рис. 9.15,а, барьер располагается в долине реагентов

5

0,8

АВ+С

1 %
К

а

1
•

Рис. 9.15. Положение потенциального барьера: а —в экзотермической, б—в
эндотермической реакции

(ППЭ—I, Г!=1,20А и г2=0,80А). В эндотермической реакции
(9.46), рис. 9.15,6, барьер сдвигается в долину продуктов ре-
акции (ППЭ—II, Г!=0,80А и г2=1,20А). При расчетах началь-
ное расстояние г{ считалось рарным 6 А; реакция считалась за-
конченной, когда расстояние г2 достигало значения 6 А.

Было установлено что сечение аг экзотермической реакции
растет больше с увеличением поступательной энергии реаген-
тов, чем с ростом колебательной энергии связи. В то же вре-
мя сечение эндотермической реакции увеличивается больше с
ростом колебательной энергии связи ВС при атаке молекулы
ВС атомом А.
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На каждой из поверхностей (ППЭ-1 и ППЭ-И) авторы изу-
чили по два экстремальных случая.

1. Взаимодействие легкого атома (L= Гат. ед.) с тяжелой
молекулой НН (Н=80 ат. ед.).

2. Взаимодействие тяжелого атома Н (Н=80 ат. ед.) с мо-
лекулой HL. В случае (1) легкий атом А приблизится к моле-
куле ВС прежде чем она диссоциирует; отталкивание В...С
осуществляется благодаря сближению атомов А и В. В случае
(2) атомы А и В приближаются один к другому медленно, так
что перераспределение атомов в реакции происходит в то вре-
мя, когда достигнуто отталкивание В... С.

На рис. 9.16 (а и б) изображены гистограммы распределе-
ния энергии для двух случаев (1) и (2) на поверхности ППЭ-1,.
а на рис. 9.16 (в и г) — для тех же случаев на поверхности.
ППЭ-И.

ППЭ-1

Ет = J7 кДж/моль , £ v » 0

/

<Еу>

а

i

=4*2%

1

ж
<Еу>-70,77,

6

ппд-ж
£ г = 6,28 к Д ж/ноль, £V=J7,J# к Дж/моль

/

<Еу>=4,3%

<Ет>-94,9%

ь . . .

ж

if

г

1 . .
20 40 60 80 20 40 60 80 20 40 60 80 20 40 60 30

Рис. 9.16. Гистограммы распределения энергии для случаев (1) и (2): а и б —
на поверхности ППЭ-1; в и г — на поверхности ППЭ-И

Анализ гистограмм показывает, что на поверхности экзотер-
мической реакции (ППЭ-1) значительная часть избыточной
энергии, которая вначале была поступательной (£г=37,6&
кДж/моль, £ а =29 кДж/моль), становится колебательной энер-
гией продуктов реакции: <£/>=48%, <£*'>=0,7% в случае (1)
и <£/>=71%, <£*'>=16,3% в случае (2).

На поверхности ППЭ-И, когда более эффективна в преодо-
лении барьера колебательная энергия реагентов, энергия про-
дуктов становится в основном поступательной: <£г/>=94,9%^
<£/>=4,3% и <£*'>=0,8% в случае (1) и<£/>=66,7%, < £ / > =
-29,9% и <£/?

/>-3,4% в случае (2).
Авторами было также смоделировано влияние вращатель-

ной энергии реагентов на динамику реакции. В табл. 9.2 по-
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Вращение

Нет
Нет
Есть
Есть

Поверх-
ность

ППЭ-1
ППЭ-Н
ППЭ-1

ппэ-и

ЕТ

1

37,66
6,28

37,66
6,28

( т А = т в = т с )

Еу в*

КДж/МОЛЬ

0,0 '
60,67
0,0

69,04

0,0
0.0
8,37
8,37

0,054
5,026
0,089
0,255

Таблица 9.2

<4>
%

60.0
31,9
48,1
35,1

2.3
6,6
6,2

20,9

37.7
61.5
45.7
44.0

казано, что сечение реакции растет при вращательном возбуж-
дении молекул на поверхности ППЭ-1 и уменьшается на по-
верхности ППЭ-Н.

Как видно из таблицы, на поверхности ППЭ-1 вращатель-
ное возбуждение реагентов слабо влияет (увеличивает) на се-
чение реакции, поскольку период вращения (Гл=8-10~1 4с)
оказывается сопоставимым с временем взаимодействия парт-
неров (/=5-10"1 4с). В то же время на поверхности ППЭ-И
начальная поступательная энергия реагентов существенно
меньше, чем на поверхности ППЭ-1, поэтому время взаимодей-
ствия здесь больше, а вращательное возбуждение приводит к
уменьшению сечения реакции.

Д. Л. Томпсоном с сотрудниками было изучено распределе-
ние продуктов двух экзотермических реакций

(9.47а)

(9.476)

и обратной эндотермической реакции

Вг+HCi (v) -+• НВг (vf) + Cl (9.48)

ло колебательным уровням при двух температурах: 7\*=300 К
и Г2=1000 К (рис. 9.17, аи б; рис. 9.18, а и б).

-

-

1 1

Ti 0,4

IT

1

-

-

tf.k.

0,2

д

7}

- | « 1

х

—|

• i i

0 1 2 3 0 1 2 3 У1 1 2 3

Рис. 9.17. Распределение молекул НС1 по колебательным уровням: а —в реак-
ции (9.47а); б—в реакции (9.476)
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ц
1,0
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1,0
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3v' 1 2

Рис. 9.18. Распределение молекул НВг по колебательным уровням в реакции:
(9.48) при температуре: а — 300 К; б— 1000 К

Из этих графиков видно, что с повышением температуры и
увеличением колебательного возбуждения исходного НС1 даже
в эндотермической реакции (9.48) или в подобных ей становит-
ся возможным появление продуктов реакции (НВг и т. п.) с
высокими значениями колебательных уровней.

§ 2. Статистические методы расчета констант скорости

1. Основные методы. Обсудим теперь, как при заданной по-
верхности потенциальной энергии. определить константу скоро-
сти реакции. Прямой подход состоит в решении квантовых или
классических уравнений движения по этой поверхности с по-
следующим усреднением по относительным скоростям движе-
ния молекул и по их внутренним степеням свободы. Большое
число таких расчетов выполнено для трехатомных систем. Од-
нако недостатками прямого (траекторного) метода являются
большая трудоемкость расчетов на ЭВМ и излишне высокая
точность, особенно для сложных систем, по сравнению с точ-
ностью расчетов ППЭ. Поэтому полученные результаты чаще
используются для проверки применимости различных прибли-
женных методов расчета.

В связи с этим большую ценность еще долго будут иметь
приближенные методы расчета, позволяющие быстро и с ис-
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пользованием сравнительно небольшой информации оценить
величину константы скорости реакции.

Такими методами являются метод переходного состояния
(теория активированного комплекса) и метод промежуточного
комплекса (статистическая теория Лайта). Оба метода осно-
ваны на представлении о промежуточном состоянии, которое,
однако, по-разному характеризуется в разных методах. В пер-
вом методе промежуточным состоянием считается система, в
которой одна степень свободы выделяется как координата ре-
акции, причем движение по этой координате происходит неза-
висимо от остальных координат. Во втором случае в промежу-
точном состоянии (комплексе) имеет место сильная связь меж-
ду всеми степенями свободы, которая приводит к равновероят-
ному распаду промежуточного комплекса по всем возможным
каналам.

2. Метод переходного состояния (МПС). Для расчета кон-
стант скорости различных процессов Г. Эйрингом и М. Поляни
был предложен метод переходного состояния (теория активи-
рованного комплекса), позволяющий вычислять константы ско-
рости без рассмотрения динамики столкновений. В методе пе-
реходного состояния (МПС,) вводится представление об акти-
вированном комплексе, равновесная функция распределения
которого наряду с функциями распределения исходных моле-
кул определяет константу скорости реакции.

Рассмотрим реакцию
X + Y + X ' + Y ' , (9.49)

в которой и X и Y — сложные молекулы. Представим эту ре-
акцию в виде движения изображающей точки в фазовом про-
странстве Г системы, обладающей s степенями свободы. В со-
ответствии с этим размерность пространства Г будет равна 2s
(s обобщенных координат 9ь92»—»9* и s обобщенных импуль-
сов Pbp2,...,Ps).

Фазовое пространство взаимодей-
ствующих частиц делится критической
поверхностью 5 Ф на два подпростран-
ства, отвечающих исходным веще-
ствам (I) и продуктам реакции (II)
(рис. 9.19).

Вблизи критической поверхности
предполагается выполнение следую-
щих условий:

1) существует потенциал U (<7ь
Чь-> Яв), отвечающий адиабатическо- р и с . 9.19. Фазовое простран-
му терму системы, который определи- ство системы: dT —элемент
ет движение точек вблизи поверхности объема, ?г —координата ре-
S*; , а к в и и

2) химическое превращение состоит в пересечении сталки-
вающимися молекулами критической поверхности S*;
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3) функция распределения f(p, q) изображающих точек счи-
тается равновесной в течении превращения;

4) скорость реакции равна потоку изображающих точек че-
рез поверхность 5 * в направлении продуктов реакции.

Поскольку системам на критической поверхности в методе
переходного состояния отводится особая роль, в теории вво-
дится понятие активированного комплекса. Активированным
комплексом называют такое состояние системы, которое отве-
чает изображающей точке на критической поверхности S*.

Предположим, что реакция описывается классическими
уравнениями движения:

dpi dqt

а гамильтониан Н представляет собой полную энергию систе-
мы. Например, в случае декартовых координат системы из s
атомов

3s 2

# = V 1 ——h£/(<7i, Я%*-"»Яд' (9.51)
1

Равновесная функция распределения равна

/(р, q )=exp[-#(p, q)/kT]. (9.52)

В области (I) число частиц в элементе объема dT дается соот-
ношением

dN = f(p, q)dT. (9.53)

Здесь dT — безразмерный элемент объема:

При таком определении dT равен числу квантовых состояний
системы в этом объеме.

Частицы, находящиеся в объеме dF, движутся по траекто-
рии L и выходят за пределы подпространства (I), ограничен-
ного поверхностью S*. Скорость изменения числа частиц в
элементарном объеме области (I), т. е. скорость пересечения
частицами поверхности S*, получается из уравнения (9.53):

dt dt

Очевидно, что производная dTjdt берется по направлению, нор-
мальному к S*. Определенная таким образом координата qr

называется координатой реакции. Тогда .
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Произведение в круглых скобках есть элементарный фазовыр
объем системы на поверхности 5 ф , .т. е. элементарный фазовый
объем активированного комплекса dV*. Интегрирование урав-
нения (9.55) по всей поверхности S* и по всем скоростям пе-
ресечения ее в направлении qr даст полный поток точек из об-
ласти (I) в область (II) или скорость реакции (9.49):

w = ~ И 1 / ( р ' * dr*^ (957)

Если число точек в подпространстве (I) пронормируем к еди-
нице концентрации, то из уравнения (9.57) получим выраже-
ние для константы скорости реакции:

k

Для вычисления интеграла в числителе необходимо знать га-
мильтониан на критической поверхности S*. Положим, что ко-
ордината реакции независима от других координат, тогда

где

* # ( . . . ,Pr-ь Pr+i, . . . • р«, <7i» • • • >Яг-и <lr+u

Вт — кинетическая энергия движения изображающей точки по qr

и е0 — разность минимальных потенциальных энергий на S* и
в подпространстве (I) : co=f/^H—Ui^a. Функция распределе-
ния может быть представлена в виде

/(р, Ч) = ехр[-Я(р,с0/ЯГ] =

= exp [-H* (р, ф/kT] exp (-e,/kT) ехр (-го/кТ). . (9.60)

Учитывая, что qrdpr={de/dprjdpr=den можно вычислить интег-
рал по der:

оо

e r = КГ ^ е~* dx= kT, (9.61)
6

откуда

Числитель и знаменатель представляют собой статистические
интегралы активированного комплекса О* и исходных ве-
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ществ Q. При вычислении Q* следует учитывать, что в него не
входит функция распределения для движения вдоль координа-
ты реакции qT. Переписав уравнение (9.62) в виде

k = E- Qie-*-^. (9.63)
h Q v '

приходим к статистическому выражению константы скорости ре-
акции, полученному методом переходного состояния.

При выводе уравнения (9.63) не принималось во внимание
то, что траектории изображающих точек после пересечения
критической поверхности S* в сторону продуктов реакции мо-
гут затем пересечь S * в обратном направлении. Чтобы учесть
лишь те пересечения, которые приводят к образованию моле-
кул продукта реакции, под интеграл в числителе (9.58) вводят
вероятность реакции Р(гг) и вместо интеграла (9.61) рассмат-
ривают другой:

\ (9.64)

Тогда константа скорости выражается как

t (9.65)

где

есть так называемый трансмиссионный множитель (коэффици-
ент прохождения) (х<1).

При квантовомеханической трактовке метода переходного
состояния вид формул (9.63) и (9.65) не меняется, только вме-
сто статистических интегралов Q* и Q вводятся квантовые ста-
тистические суммы и под ео понимают разность нулевых энер-
гий активированного комплекса и исходных веществ. Трансмис-
сионный множитель учитывает в этом случае Не только над-
барьерное отражение (рис. 9.20), когда х < 1 , но и туннельное
просачивание (рис. 9.21), когда х > 1 .

3. Явление туннелирования в химических реакциях. Кван-
товая механика внесла три важнейших новых положения в хи-
мическую кинетику. Во-первых, она объяснила наличие потен-
циального (активационного) барьера как следствие принципа
Паули и обменного отталкивания электронов. Во-вторых, она
заменила непрерывное максвелл-больцмановское распределе-
ние для электронной, колебательной и вращательной энергий
дискретным. Наконец, она показала возможность преодоления
потенциального барьера не только путем классического («кор-
пускулярного») перехода над этим барьером, но и посредством
туннельного («волнового») проникновения сквозь барьер.
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XY+Z

XY+Z

Y+7

'жг

Рис. 9.20. Надбарьерное отражение с
превращением поступательной энергии

в колебательную

Рис. 9.21. Туннельное просачивание
в системе трех атомов: / — путь реак-
ции, 2 — ссрезающая угол» подбарь-

ерная траектория

История туннельных представлений в химической кинетике
началась с работы Ф. Хунда о делокализации частиц между
двумя потенциальными ямами. Позднее Р. Белл рассмотрел ряд
задач о прохождении частиц сквозь одномерные потенциальные
барьеры разной формы, в частности, сквозь параболический
барьер и барьер Эккарта. В своих книгах он проанализировал
возможный вклад туннелирования в реакциях переноса водо-
родного атома и протона в жидкой и газовой фазах и кинети-
ческие изотопные эффекты; наблюдающиеся при переходе от
водородсодержащих к дейтерированным соединениям.

Для проявления волновых свойств частицы с массой т и
скоростью v требуется, чтобы ее де-бройлеровская длина
волны

Я, =;ft/l/2mET (Е = ти*/2) (9.67)

была соизмерима с классическим размером (шириной) потен-
циального барьера d. Одновременно, чтобы классический над-
барьерный переход не заслонял возможность наблюдения тун-
нелирования, высота барьера Е должна быть существенно
больше, чем kT.

Итак, для преобладания туннельного просачивания сквозь
барьер над аррениусовскими переходами поверх барьера необ-
ходимо выполнение неравенства типа

X kT

d E
(9.68)

или

r<- V1-
Г м
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Это означает требование более низких температур, чем некото-
рая граничная температура туннелирования:

knd m
(9.70)

полученная В. И. Гольданским в 1959 г.
Этот критерий (Tt) оказался пригодным как для максвелл-

больцмановского распределения при симметричных барьерах с
параболической формой вблизи вершины, так и для дискретно-
го распределения по уровням (включая и уровень нулевых ко-
лебаний), когда симметричный барьер образуется наложением
двух встречных морзевских кривых.

При характерных для химических реакций значениях £ ~
~ 1 э В и d~lA формула для расчета температуры туннелиро-
вания дэет для атомов водорода Г*=320 К и для атомов дейте-
рия Г,=240 К. Для более тяжелых атомов и всевозможных мо-
лекул эта температура ниже и поэтому обнаружение и иссле-
дование реакций в условиях, когда туннельные переходы пре-
обладают над активационными, требовало продвижения в
криохимическую область.

Подставляя в формулу для расчета температуры туннели-
рования (Tt) массу электрона при £ ~ 1 э В и d~ 1 А, получаем
для процессов переноса электрона 7\=13600К, т. е., казалось
бы, все такие процессы должны происходить по туннельному
механизму. Однако туннелирование электронов в химических
реакциях включает наряду с переносом электронов также не-
которое смещение ядер. Поэтому для адекватного описания не-
обходимо учитывать нарушение принципа Франка—Кондона.

В результате этого явление низкотемпературных взаимосвя-
занных туннельного переноса электрона и слабого (порядка
амплитуды колебаний) смещения ядер (без перестройки хими-
ческих связей) получило название электронно-ядерного тунне-

лирования. Это явление, скорее, бли-
же к электронике твердого тела, чем
к химическим превращениям.

Физическую природу туннель-
ного эффекта можно пояснить, рас-
сматривая движение частицы с мас-
сой т и энергией U в направлении
энергетического барьера, высота
которого равна Е (рис. 9.22).

Р. Белл «сследовал поведение
частицы при прохождении через
параболический барьер (В), который
отличается от естественного барьера
тем, что последний имеет расщирен-
ное основание при низких значениях
энергии. Однако эта область, по-

Расстоямие

Рис. 9.22. Симметричный барьер
Эккарта (А) и параболический
барьер (В). Кривизна у верши-

ны одинаковая
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видимому, имеет второстепенное значение, поскольку, если тем-
пература не очень низка, туннелирование происходит, главным
образом, через верхнюю (более узкую) часть, барьера, а фор-
ма параболы значительно упрощает математическую обра-
ботку.

Кривизна у вершины такого барьера соответствует отрица-
тельной силовой постоянной (—2Е/а2) и мнимой частоте vt*
равной:

2л \ т

Вероятность туннелирования в гамовском приближении
равна:

ь

U7~v,exp[—f JlPlAf]. (972)
а

где р — импульс туннёлирующей частицы, а и Ь — координаты
потенциального барьера.

Для одномерного туннелирования Р. Белл нашел, что:

W(U)= ! (9.73)

В соответствии с классическим больцмановским распределе-
нием доля частиц, прошедших барьер, равна:

?<Г и / к Т dU / J e-u/kTdU =<ГЕ/кт. (9.74)

Квантовомеханическое рассмотрение проблемы дает:

^ . (9.75)
0

Отношение этих двух выражений и дает поправочный ко-
эффициент туннелирования:

Qt = - i - e £ / * r f W(U)e~u/kTdU. (9.76)
/CM J

0

Если подставить W(U) из уравнения (9.73) в уравнение
(9.76), то после интегрирования получим выражение:

которое при я=1 сводится к виду:



где ut=hvt/kT и a=E'fkT — безразмерные величины.
В старой литературе туннельный эффект часто учитывается

с помощью введенной ранее поправки Вигнера, которая полу-
чается из двух первых членов ряда, выражающего зависимость
Qt от щ:

Q, = 1 + и2/24+ (9.79)

Барьер Эккарта, напоминающий естественный барьер, дает
более точное решение для вероятности прохождения частиц
сквозь барьер, однако для туннельного эффекта получаются
формулы, неудобные для расчетов.

Как правило, Qt растет с увеличением щ и а, т. е. с умень-
шением температуры и массы туннелирующей частицы.

Основными следствиями, вытекающими из туннелирования
атомов или ионов, являются нелинейная зависимость логариф-
ма константы скорости реакции и резкий рост изотопных эф-
фектов при понижении температуры до очень низких значений.

4. Влияние колебательного возбуждения частиц на ско-
рость обменной реакции А+ВС. Дж. Поляни с сотрудниками
проанализировали влияние колебательного и вращательного
возбуждения частиц на скорость эндотермических и термоней-
тральных реакций типа

(9.80)

эй ре-

(9.81)

Так, анализ экспериментальных данных эндотермической ре-
акции

Hal(Вг, I) + НС1 (и, /)**HHal (v'9 /') + С1

показал, что при заданных значениях вращательной и посту-
пательной энергий скорость реакции увеличивается при коле-
бательном возбуждении молекулы НС1. В экзотермических ре-
акциях (например, в реакции, обратной (9.81)) влияние коле-
бательной энергии молекулы HHal на. скорость гораздо мень-
ше, чем поступательной энергии сталкивающихся частиц.

Д. Л. Томпсоном выполнецы траекторные расчеты скорос-
тей реакции

Вг + НС1 (v) -^-* НВг+С1 (9.81а)

при 300 и 1000 К и и=0-г-4. Результаты расчетов приведены в
табл. 9.3.

Таблица 9.3

г, к

V

V ' И>*> см»/моль • с

300

0

ю-11

2

0,56

3

2,12

4

2.96

1000

1

0,56

2

4,34

3

5,88

4

7,06
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Ранее многими авторами детально исследовалось влияние
колебательного возбуждения молекул водорода на скорость их
взаимодействия с атомами водорода, кислорода, хлора и гид-
роксильными радикалами.

В табл. 9.4 приведены для сравнения значения констант
скорости этих реакций при 300 К.

Таблица 9.4

Реакция
к (о = к (0 = 1)

см»/моль. с к (и =s 0)

^1500
-^3800

^1000
*>Л ,7

^1600

Лите-
ратура

1
2
3
4
4

[4

Cl + Hdv) = HC1 + H
OH + Ht(v) = HSO + H
OH(v) + H* = H,0 + H

\V) -f- Мл1') :== tljU-^-fl

1.18-10е

1,6-10»

3,6-10»
3,6-10»
3.610»

(1,8+0,9). 10"
610 1 0

3,3-10"
6-10*

5,7-10"
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Поскольку энергия колебательного возбуждения Н2 (а= 1)
равна —50 кДж/моль, что значительно превышает энергию ак-
тивации приведенных реакций, скорость реакций при этом рез-
ко возрастает. Более того, расчеты показывают, что для пре-
одоления потенциального барьера (£ а =42 кДж/моль) во вто-
рой реакции (О+Н 2) используется всего 30% энергии колеба-
тельного возбуждения молекулы Н2, эндотермическая реакция
Cl+H 2 ( f=0), АЯ=5,0 кДж/моль, становится сильно экзотер-
мической (ДЯ=—45 кДж/моль).

Весьма интересное явление наблюдалось в реакции ОН+Н2,
когда колебательное возбуждение гидроксила слабо влияло на
скорость реакции. Этот эффект объясняется авторами тем, что,
по-видимому, данная реакция происходит в большей степени
за ёчет растяжения (и разрыва) связи Н—Н, нежели связи
О-Н.

5. Изотопные эффекты в скоростях реакций. Рассмотрим
две реакции, в которых один из реагентов, например А, участ-
вует в двух изотопных модификациях (Н и D, 12С и 13С, 16О
и 18О и т. п.) :

(9.82)
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где Pi и Р2 — изотопно замещенные продукты реакции.



В соответствии с методом переходного состояния отноше-
ние констант скорости этих реакций будет равно (с учетом
эффекта туннелирования)

** Q/C2) «

Изотопный эффект (fti/fa)*, не зависящий от туннелирования,
называют обычно «полуклассическим».

Введем в отношение {kx/k2)s значения молекулярных сумм
по состояниям Q/ в применении к различным видам движения
и перенесем в левую часть уравнения числа симметрии, не при-
водящие к перераспределению изотопов:

1 - е х р [ - ц < ( 2 ) ]

1—exp[-

3n—6

ехр[И| ( 1 )/2] 1 — exp[—M< ( l )]

e*P K(2)/21 * — e x P I— "«(2)1

В этом уравнении исключены суммы по состояниям одинако-
вых молекул В, С,..., а также электронные суммы по состоя-
ниям молекул изотопных А и АВСФ ..., имеющих одинаковую
(А! и А2) и ( А ^ С * ... и А2ВС* ...) электронную структуру.
В уравнении через щ обозначено отношение hvi/kT, через п*—
число атомов в переходном состоянии, через п — число атомов
в молекуле А. В том случае, если А и ABC* ... — линейны, чис-
ло колебательных степеней свободы становится равным Зл—5
и соответственно Зя*—6, а главные моменты инерции Л, В и
С заменяются двумя моментами инерции, обозначаемыми обыч-
но буквой / (и / ф ) .

Часто при расчетах изотопных эффектов используют пра-
вило произведений Теллера—Редлиха, согласно которому
вследствие инвариантности силового поля изотопных молекул

***! / \ АтВтС% / \ ^it9\ J \ Vtinx J
/ *

где т — атомная масса.
Применяя это правило к переходному состоянию, запишем

( д̂ ф \3/2 / -фдф^ф \ 1/2 ,̂ф .2^ / т * \3/23"*Г7 / vw.v \
^1 | / А\ В\ Ч \ _ VL(\) p i / w/(l) \ Г1 /JiiJlj

Mf j { AfBfCf ) vf(2) у [ mf{2) J у [ v^2) J
(9.86)
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В этом выражении выделена отдельно мнимая частота ко-
лебания v*, вдоль которого происходит распад переходного со-
стояния.

После подстановки выражений (9.85) и (9.86) в уравнение
(9.84) получим

X
- e x p [ -

l - e x p [ - « i ( 2 ) l

Зл—6

V 1 I
В области низких температур, где

все множители вида (1—е"11*) стремятся к единице, опреде-
ляющим изотопный эффект становятся множители ехр(и,/2),
соответствующие энергии нулевых колебаний. В этом случае

3n-6

~ vi(2,)] (9.88)
d{\IT)

больше нуля, так как двойная разность в квадратных скобках
всегда положительна, если индекс (1) относится к легкому
изотопу.

В области высоких температур единственным фактором,
обусловливающим кинетический изотопный эффект, будет яв-
ляться множитель ^ ( 1 ) Л^ ( 2 ) , учитывающий разницу в частоте

распада двух переходных состояний AiBC*... и АгВС*.... По-
скольку этот множитель не зависит от температуры, при высо-
ких температурах dln(ki/k2)s/d(l/T) будет равен нулю.

Туннельный эффект Q*, определяемый с помощью уравне-
ний (9.77—9.79), зависит от мнимой частоты у вершины барь-
ера v/, которая в теории переходного состояния приравнивает^
ся Kvf. Для модели гармонического осциллятора щ^ = Щ9н/У 2
и а/,т=а/,н/1/гЗ".

Л. Меландером и У. Сандерсом были вычислены поправки
на туннелирование Q/,H/Q/,D И Q/,H/Q/,T, приведенные в табл. 9.5
для разных значений щ,ц и a(=E/kT).

Таблица 9.5

3
5
7
9

<х =

H/D

1,23
2,16
4,59
5,94

н/т

1,32
2,66
7,68

14,30

а

H/D

1,23
2,31

16,5
60,8

а 20

Н/Т

1,32
2,84

29,3
279

а

H/D

1,23
2,32

50,2
778

- 3 0

н/т

1,32
2,86

89,6
5670

а

H/D

1,23
2,32

144
11200

= 40

Н/Т

1,32
2,86
258

116000
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Из таблицы видно, что даже при комнатной температуре
(Г=298К) и небольшой мнимой частоте vLif-lOOO СМ"1, когда
и;~5, поправка на туннелирование может дать вклад в изо-
топный эффект, по порядку величины совершенно отличный от
предсказываемого полуклассической теорией. Общие представ-
ления о соответствии порядков величин полных изотопных эф-
фектов водорода и предсказываемых полуклассических эффек-
тов говорят о том, что кривизна барьера обычно не больше,
чем кривизна, соответствующая значению V*,H ОКОЛО 1000 см"1.

6. Сравнение метода переходного состояния с теорией стол-
кновений. А. Взаимодействие двух атомов. Для реакции взаи-
модействия двух атомов

*АВ (9.89)
уравнение (9.65) принимает вид

* = " ^ е д Г е " ь д а ' (99С)

где QA и QB — суммы по состояниям атомов А и В; Q* — сум-
ма по состояниям активированного комплекса и Е0=ЫАг0 —
энергия активации реакции в расчете на моль продукта.

Сумма по состоянию Q* необычна — в ней отсутствует
один сомножитель в связи с тем, что при выводе уравнения
(9.65) одна степень свободы (поступательное движение ком-
плекса вдоль координаты реакции) была выделена особо.
Вследствие этого у двухатомного активированного комплекса
АВ* вообще будет отсутствовать колебательная сумма по со-
стояниям, и с учетом заложенного в теории предположения о
независимости отдельных видов движения можно записать

Q*=QTQtQ?t (9.91)

где

и для большинства атомов и молекул электронная сумма по
состояниям равна просто статистическому весу (вырожденно-
сти) основного электронного состояния: Q* = go\ а суммы по
состояниям исходных атомов равны

) 3 / 2 . (9-93)

Момент инерции молекулы АВ равен
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Подставляя соотношения (9.91)—(9.93) в уравнение (9;90)„
получим

Умножая и деля выражение в фигурных скобках на NA и обо-
значая

(9.94а>

перепишем уравнение (9.94) в виде

^)]'\^ ,9.95)

Это выражение совпадает с формулой Траутца—Льюиса (8.3Э),
полученной из теории столкновений. Различия касаются диа-
метра активированного комплекса d^ и среднего газокинетиче-
ского диаметра столкновений Ы А в = * 2 ) ' а т а к ж е энер-
гий активации £о» относящейся к абсолютному нулю, и Еа — к.
температуре реакции.

Б. Другие типы реакций. В других типах реакций не на-
блюдается простого соответствия между выражениями для
констант скорости, полученными из общей теории столкнове-
ний и в методе переходного состояния. Статистический расчет
констант скорости реакций методом переходного состояния да-
ет следующую зависимость констант скорости реакций разных
типов от температуры:

E0=EA+-2?-; (9.96>

2) AB+CD = ABCD*-*AC+BD,

k = AT1 IT*»*, E0=EA+RT; (9.97>

3) A n B m = A n B * - C + D ,

k = ATe~E'/RT

f E0=EA -RT; (9.98>

4) 4:

!BC*
В этом случае получаются две отличающиеся зависимости кон-
станты скорости от температуры: одна с учетом внутреннего
вращения групп АВСФ около оси А—А:

(9.99)
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другая — без такого учета:
/RT (9.99a)

В тримолекулярных реакциях типа (4) при низких значе-
ниях энергии активации (что характерно для таких реакций)
метод переходного состояния дает объяснение наблюдаемому
уменьшению крнстант скорости с ростом температуры.

7. Термодинамический аспект метода переходного состоя-
ния. В уравнении (9.65) отношение

«есть константа равновесия образования активированного комп-
лекса из исходных молекул. Следует заметить, что это не обыч-
ная константа, поскольку из суммы по состояниям Q* исклю-
чена составляющая (&£л по разрываемой связи.

Так как из уравнения изотермы реакции следует, что

<Д#Ф, AS* и AG*—стандартные величины), то соотношение
{9.65) можно переписать в виде

(9.101)
а

ИЛИ

k = x — ел 5 + /«е"~л" '*' . (9.102)

Из последних уравнений видно, что температурная зависи-
мость скорости реакции определяется не теплотой активации,
как предполагал Аррениус и как следовало из общей теории
столкновений, а свободной энергией активации. Теплота акти-
вации определяет скорость реакции лишь в ограниченных слу-
чаях, когда AS*-*O. Если же A S * < 0 , реакция будет происхо-
дить медленнее, чем «нормальные» реакции с той же теплотой
-активации.

Для сравнения вычисляемой по уравнению (9.102) констан-
ты скорости с величиной, найденной из экспериментальных
данных, необходимо избавиться от АЯФ, заменяя ее на опыт-
ное значение энергии активации ЕА-

Сопоставление уравнения Аррениуса с уравнением (9.102)
приводит к соотношению

откуда
* ( 9 . 1 0 3 )



Принимая во внимание соотношение

Д # ф = Д£/ ф +рД Уф *= Д1/ ф +Дл*#7\ (9.104>

где ДяФ З— изменение числа молей при образовании 1 моля ак-
тивированного комплекса из х молей исходного вещества
(Дп*=1—х), и формулу (9.103), получим

Д # ф = £ л — x R T (9.105>

и соответственно

kT ASif/RmEA/RT

fe = x ее е • (9.106У

В уравнении (9.106) величина ASf —энтропия образова-
ния активированного комплекса при стандартных концентра-
циях (£;=1). Однако в термодинамике газов принята другая
система стандартизации величин — по давлению (р=1 атм).
В связи с этим уравнение (9.106) надо привести к другому
виду, в котором выполняется это условие стандартизации. По-
скольку для идеальных газов

&ST=bS?~bn*RlnRT = &Sf—(\—x)R\nRTf (9.107>

окончательно получаем уравнение для константы скорости ре-
акции:

k = х — е * (RT)x~l e A S p /R

e"
E^RT

t (9. Ю8>
h

где k выражается, как обычно, в см3/моль-с для бимолекуляр-
ных и в е 1 — для мономолекулярных реакций.

Для бимолекулярных реакций JC=2 и уравнение (9.108) при-
нимает вид

Jfe= х — e*RTeiS'>/Re"EA/RT- (9.108a>
h

Для мономолекулярных реакций х = 1 и, следовательно, кон-
станта скорости реакции равна

Je = x — е е е • (у.Шооу
. h

8. Статистическая теория Лайта. В статистической теории
реакция разбивается на два этапа:

(9.109>

где XY* — промежуточный комплекс с продолжительностью
жизни т*.
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Основные положения теории:
1) образование комплекса (процесс 1) и его распад (про-

цессы 1 и 2) можно считать независимыми;
2) в процессе образования комплекса и его распада выпол-

няются законы сохранения полной энергии и полного количе-
ства движения.

В основе теории лежит представление о сильно связанном
промежуточном комплексе (ПК). Он живет настолько долго,
что происходит статистическое перераспределение энергии и
момента количества движения по всем степеням свободы XY*.
Такое перераспределение* успевает произойти, если т* значи-
тельно превышает времена вращательной и колебательной ре-
лаксации 4VR. Однако выполнение неравенства т*>ту/? не яв-
ляется достаточным. Известны случаи, когда при выполнении
этого условия статистического перераспределения не происхо-
дило.

Приведем результаты применения статистической теории
(СТ) для реакции с двумя каналами распада ПК (XY*): на
исходные частицы X и Y и продукты X' и Y', причем Y и Y' —
атомы. Все величины, относящиеся к каналу (X+Y), обозна-
чим индексом 1, а к каналу (X'+Y') —индексом 2. В качест-
ве внутренних квантовых чисел возьмем набор колебательных
чисел t>! и V2J вращательных чисел j{ и /2 и квантовых чисел
проекции полного момента количества движения / на ось-сим-
метрии молекулы k\ и k2. Для краткости будем обозначать на-
боры vf / и k одним числом а.

В соответствии с основным постулатом СТ о независимости
процессов образования и распада промежуточного комплекса
XY* с полной энергией Е и квантовыми числами полного мо-
мента количества движения / и его проекции 1г полное сечение
реакции, усредненное по всем направлениям / ь представляется
в виде

M<*i> a t ) = 2 ( 2 / + l ) c r o ( a 1 , £ , /)Р(а 2 , £ , / ) . (9.110)
Здесь ао(аи ЕУ1)—сечение образования комплекса XY* с за-
данными /, а Р(а 2 , £ , / ) —вероятность его распада с образо-
ванием X' в состоянии а2.

Поскольку все возможные пути распада XY* равновероят-
ны, вероятность распада типа

II,E + l&2 (9.111)
(где /2 — квантовое число относительного момента количества
движения после реакции) равна отношению числа путей рас-
пада Г(/2, а2, £, /) к полному числу путей распада Г ( £ , / ) :

о,, Е9 / ) -

Здесь
Г ( £ , / ) = £ Г(/ь а „ £ , /). (9.113)
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Формулы (9.110) — (9.113) полностью определяют сечение
реакции в рамках СТ и широко использовались при расчетах
конкретных систем. Большое значение метод приобрел для объ-
яснения ионно-молекулярных и мономолекулярных реакций.

9. Динамический метод. При рассмотрении химической ре-
акции в общем случае кроме химического состава реагентов и
продуктов задаются их квантовые состояния и скорости посту-
пательного движения. Распределение по скоростям обычно
максвелл—больцмановское, поэтому уравнение реакции можно
записать в виде*

X (0 + Y (/) = X' (/) + Y' (m), (9.114)

где t, /, / и т характеризуют состояния соответствующих внут-
ренних степеней свободы (набор квантовых чисел). Распреде-
ление по внутренним состояниям X(i) и Y(/) может отличать-
ся от больцмановского или быть больцмановским с темпера-
турой, отличной от поступательной температуры Т.

Принимая во внимание эти обстоятельства, запишем выра-
жение для Скорости реакции (9.114) в виде

3m. = ^L=konxn,, (9.115)

где

Nx>{t) = яхсоIY</> var (lm \ ij; v) dV (9.116)

есть число молекул Х'(/), образующихся в единицу времени
в объеме dV. В свою очередь, статистическая константа скоро-
сти будет равна.

(^у^ (9.117)

Здесь

; v) xX(i)Xm; e, = |ша/2. (9.117а)

Для сравнения динамических расчетов с приближенными
методами расчетов (методы МПС и СТ) вводят среднее сече-
ние реакции при заданной полной энергии:

{о, (£)> = - т — У gigj {E-Bi-Bj) о, (lm \ //; v), (9.118)
г(Е) mm .

где gi и gj — статистические веса состояний i и /,

е(Е)= £ {E-Bi-edgigj; (9.118а)
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е/ и е/— внутренние энергии молекул X и Y. Тогда для k(T)
запишем выражение

Сравнивая его с формулой
_̂.

(9.120)

можно показать, что в методе
<Ог(Е)> получается

переходного состояния для

h* W(E)
в(Е)

(9.120а)

где W(Е) —полное число состояний активированного комплек-
са с энергией, не превышающей Е.

10. Сравнение метода переходного состояния с динамичес-
ким методом расчета. Обычно сравнивают константы скорости
k(Г), рассчитанные по формулам (9.120) и (9.117), или сред-
ние сечения реакции, Определяемые по уравнениям (9.118) и
(9.120а). Сравнению подлежат и параметры уравнений типа
Аррениуса:

(9.121)

аппроксимирующих формулы (9.117) и (9.120) соответственно.
Сравнение обоих методов проводится на классическом и

квантовом уровнях расчета. Квантовый расчет сечений дина-
мическим методом выполнен для простейших реакций типа

Н + Н а(о)=Н 2(р) + Н.

Ввиду сложности трехмерных динамических квантовых рас-
четов используется так называемое квазиклассическое при-
ближение.

Квазиклассический метод соответствует тому варианту
МПС, в котором учитываются квантовые поправки в статисти-
ческих суммах. Поправками на туннельное просачивание и
надбарьерное отражение пренебрегают.

В табл. 9.6 приведен результат сравнения для реакции

Н + Н 2 - Н 2 + Н .
Таблица 9.6

(300 <Т < 1000 К)

Метод

МПС

Динамический

Л моль/см» с

7,41.10м

4,33-10"

Еа. кДж/моль

36,869

31,108
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Если достаточно хорошо известна высота потенциального
барьера, как в рассматриваемом выше случае (£0=38,20
кДж/моль), то метод МПС дает удовлетворительную оценку
и для константы скорости. Основным недостатком МПС явля-
ется то, что с его помощью можно получить только макроско-
пическую константу скорости реакции в равновесной кинети-
ке. Метод практически не используется при расчетах неравно-
весной кинетики, где необходимо решение динамической за-
дачи.

11. Неадиабатические процессы. Как уже отмечалось, каж-
дому электронному терму системы атомов соответствует своя
собственная поверхность потенциальной энергии. Для исследо-
вания механизма элементарных химических реакций и выясне-
ния возможности неадиабатических переходов важно знать, мо-
жет ли произойти (и при каких условиях) пересечение ППЭ,
т. е. существует ли такая конфигурация ядер, при которой два
различных электронных состояния имеют одно и 'то же значе-
ние энергии (вырождение).

Рассмотрим случай, когда в системе атомов изменяется
только межатомное расстояние г*. Предположим, что при бес-
конечно большом гх система может находиться в двух элект-
ронных состояниях (1 и 2). Например, в системе из трех ато-
мов (X, Y, Z) состояние (1) может представлять собой состоя-
ние XY( 1 2)+Z, a (2) —
состояние XY(32) + Z, причем
расстояние X—Y предполага-
ется фиксированным, а резуль-
тирующий спин в обоих со-
стояниях одним и тем же.

Основная задача теории не-
адиабатических процессов за-
ключается в вычислении веро-
ятности переходов с одной
ППЭ (I) на другую (II), в за-
висимости от расстояния меж-
ду поверхностями (рис. 9.23),
и от скорости движения ядер.
Такая задача была решена
Ландау и Зинером, которые
получили следующее выражение для вероятности неадиабати-
ческого перехода:

(9.122)

Р и с . 9 # 2 3 . Псевдопересечение потащи-
альных кривых / и 2: I и II — истин-

ные кривые потенциальной энергии

где v — относительная скорость движения ядер в указанной об-
ласти; e= |£ / i 2 | ; Л и F2 — «возмущающие» силы, определяемые
из соотношений

Un=Fi(r—r<) (9.123)
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Un=W-rJ. (9.123a>

В свою очередь, энергии возмущения Uif равны

UuМ = J ViHVtdx; Un (г) = J ^ Я З Д ; I/lt (г) = J Чу/Ч̂ Лс,

(9.124>

где Н(г,х)—оператор возмущения; х — совокупность коорди-
нат электронов.

Вероятность того, что при движении около точки псевдопе-
ресечения система останется на той же самой потенциальной
кривой, равна

[fe] (912S>

При малом значении показателя степени это выражение мож-
но разложить в ряд. Ограничиваясь первыми двумя членами
разложения, найдем

т. е. вероятность адиабатической реакции будет тем выше, чем
больше будет расстояние между двумя ППЭ и чем меньше бу-
дет относительная скорость движения ядер.

Вероятность того, что система перейдет на другую ППЭ и
останется на ней, будет равна 2х(1—%). В этой формуле х —
вероятность перехода на вторую кривую, а (1—х)—вероят-
ность того, что при обратном движении изображающая точка
останется на второй кривой. Поскольку система может при-
ближаться к точке квазипересечения с двух сторон, взят мно-
житель 2. Таким образом, вероятность неадиабатического пе-
рехода будет максимальной и равной 1/2 при х-1/2. Если %-^1
или х~*~0, указанная вероятность будет мала.

Глава 10
МОНОМОЛЕКУЛЯРНЫЕ РЕАКЦИИ

§ 1. Введение

Мономолекулярные реакции — это простейший тип элемен-
тарных процессов, представляющих собой изомеризацию или
распад изолированных молекул. Для того чтобы такие реакции
могли осуществляться, участвующие в них молекулы должны
обладать достаточным запасом энергии.

В 1919 г. Перрен выдвинул радиационную гипотезу, соглас-
но которой молекулы получают необходимую энергию при по-
глощении инфракрасного излучения от стенок реакционного со-
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суда. Выражение для константы скорости реакции в таком
предположении можно представить в следующем виде:

fc = const e~^/*r, (10.1)

где v — частота поглощаемого излучения.
В то же время эксперименты показали, что обычное инфра-

красное излучение в фотохимических реакциях неэффективно,
поскольку многие молекулы поглощают более коротковолновое
излучение. Кроме того, плотность инфракрасного излучения от
стенок при соответствующих температурах недостаточна для
объяснения наблюдаемых скоростей, реакций. Эти факты по-
дорвали основу радиационной теории и привели к замене ее
теориями, в которых активация объясняется молекулярными
столкновениями.

В теории Христиансена и Крвмерса (1923) скорость реак-
ции первого порядка была объяснена в предположении, что
молекулы продуктов образуются с избытком энергии, которая
затем используется для активации реагирующих молекул. Та-
кой процесс описывается следующим механизмом:

1) А+Ац!:А*+А (активация и дезактивация при столкнове-

ниях);
2) А*-̂ ->»В* (образование продуктов с избытком энергии);
3) В*+А—->А* + В (активация последующих молекул А).
Предположим, что концентрации А* и В* стационарны. Тог-

да выражение для скорости реакции будет иметь вид

Теория приводит к первому порядку скорости образования
продуктов, что обычно и наблюдалось на опыте. Тем не менее
и эта теория оказалась неудовлетворительной, поскольку боль-
шинство известных мономолекулярных реакций являются эндо-
термическими. Вследствие этого продукты реакции не могут
обладать энергией, достаточной для активации других реагиру-
ющих молекул.

Кроме того, исходя из теории Христиансена—Крамерса,
можно было ожидать, что инертные газы будут отбирать из-
быток энергии молекул В и, следовательно, уменьшать ско-
рость реакции. Однако практика показала, что инертные газы
в определенных условиях увеличивают скорость мономолеку-
лярных реакций.

§ 2. Теория Линдемана

Представления Линдемана (1922) о термическом характере
процессов активации являются основой всех современных тео-
рий мономолекулярных реакций, они были сформулированы в
следующем виде.
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1. При столкновениях некоторая часть молекул становится
активной:

т. е. приобретает энергию, превышающую некоторое критичес-
кое значение во* Здесь М может быть молекулой реагента»
инертного вещества или продукта реакции; k\ полагаете^ не
зависящей от внутренней энергии и вычисляется по формуле

*i = 2 o l e-^/^ f (10.3)

где 2oi — число столкновений при единичных концентрациях
сталкивающихся молекул.

2. Допускается механизм сильных столкновений, согласно
которому активные молекулы дезактивируются при каждом
столкновении:

причем k2 приравнивается к числу столкновений при [А*]=

* = z e r (10.4)

3. Существует временная задержка между активацией и
мономолекулярным превращением. Мономолекулярный про-
цесс

происходит с константой скорости, не зависящей от энергии А*:

*з~Л«о. (Ю.5)

где Аоо — частотный множитель при р-*»оо.
Полагая концентрацию А* стационарной, получаем выраже-

ние для скорости реакции:

откуда
г л « 1 _ * i
1 J ~ M

*t[A]. (10.6)

По традиции в качестве одной из основных кинетических
характеристик мономолекулярных реакций рассматривается ве-
личина ku определяемая из уравнения (10.6) и являющаяся
эффективной константой скорости реакции первого порядка.
Как показывает эксперимент, она зависит от давления. Это хо-
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рошо объясняется из схемы Линдемана. Действительно, из
(10.6) следует

(10.7)

где [М] пропорциональна общему давлению.
При высоких давлениях, когда 62[М]>&3, предельная ско-

рость реакции равна

(10.8)

и порядок реакции равен единице '\
При низких давлениях k2[fA]<.kz и выражение (10.6) при-

нимает вид
w = kx[№[[A]. (Ю.9)

В этом случае скорость реакции равна скорости активации, а
порядок реакции равен двум (л*=2).

Смена порядков происходит при давлении перехода ру„ со-
ответствующем условию £2[М]=&3. Заменяя [М] полным давле-
нием р, пблучаем формулу для давления перехода:

При этом давлении

На рис. 10.1 показана зави-
симость ki(c~l) от давления в
логарифмических координатах,
полученная в предположении,
что константы скорости k\—kz
не зависят от энергии внутрен-
них степеней свободы. Из ри-
сунка видно, что вычисленное
в этих предположениях давле-
ние перехода рт равно 9-Ю6

мм рт. ст., тогда как экспери-
ментальное значение ри2 равно
0,04 мм рт. ст.* основная при-
чина расхождения заключается

(10.10)

(10.11)

\

-4
-6
-8

Ю

Рис. 10.1. Теоретическая зависимость
\gk от \gp для реакции цис-бутен-2 -»»

-*транс-бутен-2 (Т = 742 К)

в некорректности расчета k\ по уравнению (10.3). По этому
уравнению не учитывался вклад внутренней энергии в акти-
вацию молекул и скорость активации оказывалась слишком
низкой, чтобы объяснить наблюдаемую скорость реакции.

§ 3. Теория Хйншельвуда

В теории Хйншельвуда рассматривается схема Линдемана
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в предположении, что активация молекул А при столкновении
идет в узкий интервал энергии (е, г+de) шириной кг:

' + М - ^ А + М , (10.12)

Константа скорости столкновительной дезактивации k2 рав-
на z0 — числу столкновений А* и М рри [А*] = [М] = 1. Констан-
та активации к\ зависит не только от поступательной энергии
относительного движения частиц вдоль линии центров, но и
от энергии внутренних степеней свободы молекулы А. Констан-
та &з постоянна.

Вероятность того, что энергия классической степени свобо-
ды при е*<ЛГ лежит в интервале (е/, ы+йы), определяется
формулой

P ( e < ) = i r e ~ e < / * r < t e - (ЮЛЗ)

Вероятность сосредоточения на s степенях свободы энергий
еь &2, •••> е$> каждая из которых лежит в соответствующем ин-
тервале (в*, Ei+dsi), равна

Р (e b е 2 , . . . , е8) = (kT)'s e * ^ r d e l f . . . , des. (10.14)

Вероятность того, что энергия молекулы A (ev) лежит в ин-
тервале (е, г+de), представляет собой (s—l)-кратный интег-
рал с областью интегрирования, определяемой условием е < е о =

2d

u . . . ,de8.
(10.15)

Заменяя переменные

e|e|?e(* = l, 2 s—1); J^if = 1; ef = ( l - £

и интегрируя, получим

(10.16)

Константу скорости активации kx можно теперь получить,
проинтегрировав в пределах от во до оо произведение ^Р(

е#/ЛГ
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Затем, интегрируя по частям, найдем

(10.18)

или, принимая во внимание, что отношение последующего чле-
на суммы к предыдущему равно хп+х/хп=го/(п— \)kT и to>kTr

придем к формуле

(10.19)
(s-l)!

Эта формула даже при умеренных величинах s приводит к зна-
чительному увеличению константы скорости kx. Так, при со=
=87,86 кДж/моль и 300 К
частота активных столкнове-
ний га возрастает по сра-
внению с вычисленным зна-
чением по теории Линдема-
на в 620 раз при s = 3 и в
7287 раз при $=4.

Рассмотрим теперь снова
зависимость \gk{ от lgp,
но с величинами k\ в урав-
нении (10.7), вычисленными
по формуле (10.19). Рис. 10.2
иллюстрирует результаты
расчетов для цис-транс-изо-
меризации бутена-2 при

-6J0

-74 -0Л

0,0 2,0 4,0
ЧР

Рис. 10.2. Кривые Хиншельвуда — Лин-
демана для зависимости \gk} от \gp

при различных значениях s

742 К. Из рисунка видно, что для s=18 вычисленное и наблю-
даемое значения давления перехода находятся в хорошем со-
гласии. Заметим одновременно, что число колебательных степе-
ней свободы для этой моле-
кулы 3/1—6=30, что дает мак-
симальное число s—1=30. По-
этому, хотя полученные в тео-
рии величины вполне реальны,
они меньше полного числа ко-
лебательных степеней свободы
и им трудно приписать какой-
либо определенный физический
смысл.

Кроме того, хотя теорети-
ческую кривую можно приве-
сти к согласию с эксперимен-
том при давлении перехода,
она плохо согласуется с опыт-
ной кривой во всей областиivFnoun B u Dv,cn wwwtin

й ЭF ц и о т р а н с - и з о м е р и з а ц и и
давлений. Это можно увидеть п р и 742 К: 1 — расчет для
из з а в м с и l/& 1/р 2из зависимости

у
от 1/р

Р и с ' 1 0 А Зависимость 1/*, от 1/р
циотранс-изомеризации бутена-2
742 К 1 18;

— опытные данные
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<рис. 10.3), для чего представим l/k{ в виде соотношения

V=ic+T7- (10-20)

Причина расхождения обусловлена не учитываемой в тео-
рии Линдемана — Хиншельвуда зависимости &3 от энергии мо-
лекулы. Такая зависимость подтверждается в экспериментах
при различных способах возбуждения молекул, например пу-
тем химической активации.

§ 4. Теории Касселя и Слэтера

Дальнейшие совершенствования теории мономолекулярных
реакций ставили своей целью добиться за счет учета зависи-
мости константы кг от энергии того, чтобы теория описывала
весь диапазон давлений. Схема Линдемана в этом случае при-
обретает вид

(10.21)

Применение принципа стационарности к концентрации А* при-
водит к соотношению

( 1 0 2 2 )

или после интегрирования

k

J 1+*з(е*
е.

В классической теории Касселя константа kz(e*) определя-
ется формулой

а константа ku как и в теории Хиншельвуда, формулой (10.19).
Тогда

У __ Лехр(— ЫкТ) Г ^^expt— x)dx
1 ($-1)! J 1 + (Л/ММ])/[*/(* + ео/*Г)р-1'

(10.25)

где дс= (е*—го)/kT. Для высоких давлений из уравнения (10.25)
можно получить

(10.26)

В отличие от классической квантовая теория Касселя рас-
сматривает превращающуюся молекулу как совокупность s
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слабосвязанных осцилляторов. Константа скорости £3 в этом:
случае равна

k3 = Api-m = Agi-Jgh

где i — число квантов, сосредоточенных на колебательных сте-
пенях свободы молекулы; g* — статистический вес состояния*
когда i квантов распределено на s осцилляторах; g,-m — ста-
тистический вес активного состояния, при котором на разры-
ваемой связи сосредоточено не менее т квантов. Согласно тео-
рии, выражение для константы скорости реакции первого по-
рядка имеет вид

у gexp(ihlkT) 2k у
1 Zd

где Q — колебательная сумма по состояниям. Для Л» имеем

Лоо = A e-mhv/kT9 (10.28>

И классическая и квантовая теории Касселя достаточно хо-
рошо описывают всю экспериментальную кривую, однако если
для классической теории эмпирически определяемое s равна
примерно половине числа колебательных степеней свободы, та
квантовая теория дает величины s, близкие к числу колеба-
тельных степеней свободы превращающейся молекулы. Недос-
таток этих теорий — использование эмпирических параметров
(А и s).

Несколько иные идеи положены в основу гармонической
теории Слэтера. Здесь молекула моделируется совокупностью
п независимых осцилляторов, колеблющихся в разных фазах
и с разными частотами. Перераспределение энергии возможна
только при столкновениях. В качестве константы kz берется
частота L(ei, 82,..., ея) достижения координатой реакции q кри-
тического значения q=qo. Координата реакции выбирается в за-
висимости от структуры молекулы и типа превращения.

Соотношение, определяющее эффективную константу ско-
рости реакции первого порядка ku имеет вид

L ( e l t е , , ... , гп) еГг/кТ ten ... , <fen-и-
который можно упростить, вводя интеграл Слэтера /Я(Ф) (л —
число колебательных степеней свободы, участвующих в акти-
вации). Он представляет собой довольно сложную функцию
параметров нормальных колебаний, константы дезактивации k2

и общего давления. В этом случае
*), (Ю.ЗО)

где v — средняя квадратичная частота колебаний гармоничес-
ких осцилляторов, моделирующих колебательные степени сво-
боды молекулы.
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В пределе высоких давлений /Л(д)-*1 и

A00 = ve-e«/*7\ (10.30а)

Результаты расчета по теории Слэтера громоздки, сильно
зависят от выбора критической координаты и структуры про-
межуточного состояния. Обзор расчетных данных с применени-
ем этой теории показывает плохое согласие с опытом для ма-
лых молекул. Допущения теории плохо оправдываются и для
молекул средней сложности.

§ 5. Теория Маркуса—Раиса

Основы теории изложены в работах Маркуса и Раиса. Тео-
рия является развитием близких по своим исходным позициям
теорий Касселя (см. § 4), Раиса и Рамспергера, поэтому ее
обычно называют теорией РРКМ (Раиса, Рамспергера, Кассе-
ля, Маркуса).

1. Основные предпосылки. В теории рассматривается схе-
ма, отличающаяся от традиционной схемы Линдемана тем, что
третья стадия включает в себя превращение возбужденной ис-
ходной молекулы А* с энергией в интервале (е*, e*+de*) сна-
чала в молекулу активированного комплекса Аф, а затем в
продукты реакции:

(10.31)

Превращение активированного комплекса в продукты реак-
ции проходит быстро по сравнению со скоростью образования
А*, и скорость реакции А*-*Р лимитируется стадией А*-»-А*.

Поэтому, как и в теории Касселя, эффективная константа
•скорости k\ задается формулой (10.23). Расчет константы ак-
тивации dk\ проводится квантовомеханически.

Активные молекулы А* — это молекулы А, обладающие До-
статочной энергией, чтобы вступить в реакцию, однако распре-
деление энергии в них не такое, чтобы реакция произошла не-
медленно. Активные молекулы характеризуются большими вре-
менами жизни относительно распада (10-8—10-4 с), которые
намного больше периодов колебаний (~10~ 1 3с).

Активированный комплекс А* можно рассматривать как
молекулу, которой соответствует произвольно малая область
протяженности 6 вдоль координаты реакции на вершине барь-
ера. В отличие от активной молекулы активированный комп-
лекс нестабилен относительно движения вдоль координаты ре-
акции.

2. Классификация энергий и степеней свободы. В теории
РРКМ энергия активной молекулы подразделяется на фикси-
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рованную и текущую. Фиксированная энергия не перераспре-
деляется между различными степенями свободы (например, ну-
левая энергия молекулярных колебаний или поступательная
энергия молекулы в целом) и не представляет интереса для
расчета dk\.

Текущая энергия может свободно перемещаться по моле-
куле. Так, предполагается, что колебательная энергия подвер-
жена быстрому статистическому перераспределению. Что каса-
ется вращательной энергии, то здесь существует ограничение,
связанное с законом сохранения момента количества движе-
ния.

Если в процессе реакции вращательная степень свободы ос-
тается в одном и том же квантовом состоянии, то эту степень
свободы называют адиабатической. Между адиабатической и
другими степенями свободы отсутствует статистический обмен
энергией, т. е. адиабатические степени свободы предполагают-
ся неактивными. Правда, если изменяется момент инерции, то
должна изменяться и вращательная энергия, и это скажется
на скорости реакции. Все неадиабатические степени свободы
считаются активными, т. е. они участвуют в обмене энергией.

Рассмотрим энергетическую
диаграмму мономолекулярной
реакции и некоторые соотно-
шения между различными ви-
дами энергии (рис. 10.4). Те-
кущая энергия е* активной мо-
лекулы А* определяется соот-
ношением е*>е0 (ео — критиче-
ская энергия, ниже которой
реакция не идет). Можно за-
писать

e * * C - e ; + e ; f (Ю.32)
где е* и е*— текущие колеба-
тельная и вращательная энер-
гии молекулы А*. Аналогично
для активированного комп-
лекса:

е* = е*—е0 (10.33)
и

(10.34)

Рис. 10.4. Терминология для энергий,
принятая в теории РРКМ (адиабати-
ческие и неактивные степени свободы

исключены)
где дополнительно выделена
текущая энергия е*, соответствующая поступательному движе-
нию А ф вдоль координаты реакции.

Во всех теоретических рассмотрениях энергия е* относится
к одной частице. Исключением являются только численные при-
меры, где указаны соответствующие размерности.
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3. Вычисление dkt/k2. Это отношение можно приравнять
константе равновесия dK* между исходными молекулами А и
молекулами А*, активированными в узкий интервал (е*, е* +
+ de*), и выразить dK*, пользуясь известным уравнением ста-

тистической термодинамики:

? * 1 " - ^ ' (.0.35)

где Q* и Q2 — молекулярные суммы по состояниям для актив-
ных степеней свободы молекул А* и А соответственно. Стати-
стическую сумму в числителе преобразуем, заменяя ехр (—B*/kT)
через ехр(—e*/kT), что допустимо ввиду малости энергетиче-
ского интервала, которому принадлежит е*. Сумма/]g* равна

t

плотности квантовых состояний А* в окрестности е*, умножен-

ной на длину интервала: £ g l = N * (e*)de*. Таким образом,

( Ю 3 6 )

Ь% Q%

Замена ступенчатого увеличения числа уровней 2g, непрерыв-
ной функцией распределения N*{e*) неявно предполагает, что
уровни энергии расположены близко друг к другу по сравне-
нию с шириной de*. Действительно, плотность энергетических
уровней при энергиях е* вблизи критической очень высока.
Так, для циклопропана при е*«е о=293 кДж/моль #*(е*)=5Х
Х105 состояний/Дж, так что использование непрерывного рас-
пределения справедливо даже при столь малых интервалах
энергии rfe*, как —Ю" 4 Дж/моль, когда W*(e*) — 50/de*.

4. Константа скорости образования активированных комп-
лексов. Применение метода стационарных концентраций к А ф

позволяет получить выражение для расчета из (в*). Действи-
тельно, при этом условии из схемы реакции (10.31) получим

или

jfe3(e*) = W J ^ i - \ =—( t A ] ) • (10.37)
V f A * l / 9 l ГА*1 У
\ 1 Л J / ст А \ 1 Л J / равн

Здесь принято, что при равновесии концентрация комплексов
[A*J, пересекающих барьер в направлении продуктов, равна пб-
ловине полной концентрации комплексов.

Текущая энергия активированного комплекса А ф может
быть распределена различными путями между энергиями ко-
лебаний и вращений (е±) и энергией поступательного движе-
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ния вдоль координаты реакции (е*). Соответственно реакция
представляется в виде вкладов от различных комплексов:

A«'«£lUA*(e* f гх) ^ , Р.

Константа Лз(е*) определяется суммой членов типа (10.37),т.е.

„o.ae,

где е * = е * — е 0 и гх = г^—г%.

Маркус рассматривал распад активированного комплекса
на продукты как перемещение частицы с массой \х в одномер-
ном ящике длиной б. Если ех — энергия по координате реак-
ции, то средняя скорость перемещения равна

2, (10.39)

а время прохождения частицей' длины ящика б на вершине
барьера равно

2e

Тогда константу скорости прохождения барьера можно пред-
ставить в виде

Теперь для расчета кг(е*) необходимо вычислить

Это отношение равно отношению статистических сумм А ф и
А* с энергиями, отсчитываемыми от нулевой энергии молеку-
лы А:

/ [А*(е* в,)] \ _ q» S g f e x p ( - e f / f e D

\ [А*(е*)1 /равн Q* Е^ехр(-е;/ЛГ)

Поскольку обе системы (Аф и А*) имеют полную энергию в
малом интервале энергий от е* до e*+de*, то можно заменить
ехр (—zfJkT) под знаками сумм на ехр(—&*lkT), вследствие
чего

<£L I f L (10.41)
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Как й ранее, заменим £ g] на непрерывную функцию распре*
i

деления N*(e*)de*. Тогда число квантовых состояний активи-
рованного комплекса можно представить в виде

, е,)4е*=Р(е*)ЛГ*(е,)<*е,. (10.42)

Здесь Р(*ф—число колебательно-вращательных квантовых со-
стояний А* с колебательно-вращательной текущей энергией,
строго равной е£; N* ( e j йгх— число квантовых состояний А ф

для поступательного движения вдоль координаты реакции с
энергией от е* до гх+йгх. Таким образом, учитывая уравнения
(10.41) и (10.42), получаем

*. в,)]

/раав =

Квантовый подход существен для колебательных степеней сво-
боды А ф , так как текущая энергия А ф сравнительно невелика
и колебательное возбуждение А ф много меньше, чем А*. Ис-
пользование непрерывного распределения допустимо при боль-
ших энергиях, когда плотность квантовых состояний велика.
Например, для циклопропана при е*=293 кДж/моль и е ф =
=21 кДж/моль #*(е*)=5-10 5 и Л^ф(8^) = 10"1 колебательных
квантовых состояний на Джоуль; непрерывное распределение
при de*=10"4 Дж/моль возможно только для А*.

При расчете N*(ex) воспользуемся формулой для поступа-
тельной энергии движения частиц в потенциальном ящике дли-
ной б: •

Число квантовых состояний п с энергией вплоть до ех равно

а число состояний в интервале энергий от гх до ex+dex

dn = — dex. (10.44)

Поскольку это число равно # * (е )̂ dzx% то
2. (10.45)

Подставив теперь в уравнение (10.38) соответствующие значе-
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ния сомножителей из уравнений (10.40), (10.43) и (10.45), по-
лучим выражение для А3(е*):

Ыг)
^ ' 2 \ | ) \ х J () (

(10.46)
Маркус ввел два множителя: Qf/Qx— для учета вклада

адиабатических степеней свободы (вращений) и L * — для уче-
та числа кинетически эквивалентных путей реакций. Например,
для диссоциации Н2О на ОН и Н L*«2, так как любая из
двух идентичных связей ОН может быть разорвана. Таким об-
разом, окончательное уравнение для £з(е*) приобретает вид

5. Эффективная константа кь Подстановка уравнений
(10.36) и (10.47) в выражение (10.23) дает возможность полу-
чить формулу для ki:

Л ' Q J

*

где Q=QiQ,. Поскольку е ф = е : * : + е 0 и £fe*=de*, находим

I = = ~ ~ е J 1+*з(в*)/ЫМ]
(10.48)

Таким образом, в общем случае подынтегральное выражение
может быть численно определено, если известны распределения
(плотности квантовых состояний) колебательно-вращательных
уровней реагента и активированного комплекса. При высоких
давлениях ([М]-^оо) константа скорости реакции псевдопер-
вого порядка к\ становится истинной, не зависящей от давле-
ния константой скорости реакции первого порядка &<»:

(10.49)

165



Переставив порядок операций суммирования и интегрирования
и обратив внимание на соответствующие пределы, получим

J
(10.50)

В этой формуле Р(е*) остается постоянной. Интеграл в квад-
ратных скобках будет равен

\ e-*dx=e ^

. . (10.50а)
h Q

Сумма в этом выражении — статистическая сумма Qt для ак-
тивных колебаний и вращений в активированном комплексе.
Таким образом, в пределе высоких давлений по террии РРКМ
получим

ft» = L ~ — i l e — ^ (10.51)
h Q

где Q* = Qf Qf. Если не принимать во внимание коэффициент
прохождения L*. то этот результат тождествен получаемому
в методе переходного состояния. Это объясняется тем, что при
высоких давлениях в равновесии находятся не только молеку-
лы А* с А*, но и молекулы А с А*, т. е. А # и А.

В пределе очень низких давлений из уравнений (10.23) и
(10.36) получаем

* „ = lim ( * 4 М ] ) = ^ ? Л Г ( е - ) е - е ^ е * = * 2 - ^ . (10.52)

Получается интересный результат: константа скорости при низ-
ких давлениях зависит только от свойств реагирующих моле-
кул и высоты энергетического барьера и не зависит от свойств
активированного комплекса.

При другом выводе формулы (10.52) можно исходить из
предела низких давлений в уравнении (10.23). Тогда получа-
ется иное выражение:

kn= Г dkv (10.53)
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Это равносильно утверждению, что все активные молекулы ре-
агируют, т. е. скорость реакции определяется скоростью акти-
вации, а скорость образования Аф из А* в данном случае не
существенна.

Глава 11

ТРИМОЛЕКУЛЯРНЫЕ РЕАКЦИИ

§ 1. Введение

Для того чтобы произошла реакция, необходимо соударе-
ние трех частиц. Однако вероятность одновременного соударе-
ния трех частиц очень мала и всегда какие-то две из трех со-
ударяющихся частиц встретятся раньше, чем к ним приблизит-
ся третья частица. Поэтому тримолекулярные реакции можно
рассматривать как сложный процесс, состоящий из двух би-
молекулярных стадий.

На первой стадии из двух частиц А и В образуется про-
межуточная частица:

А+Ъ;£АВ*. (11.1)

Далее эта частица реагирует с частицей С с образованием
продуктов реакции:

АВ* + С -^продукты реакции (И.2)

или при соударении ее с частицей С происходит стабилиза-
ция лабильной частицы АВ*:

А В ' + С - ^ А В + С . (П.З)

По типу тримолекулярных реакций обычно протекают ре-
акции рекомбинации двух атомов или простых радикалов в
присутствии третьей частицы, реакции ассоциации с участием
молекул и некоторые реакции между валентно-насыщенными
двухатомными молекулами (2NO+O2, 2NO+Hal2 и т. п.).

§ 2. Химическая активация

В результате рекомбинации атомов (например, при реком-
бинации атомов водорода) или простых радикалов, а также
при ассоциации атомов возникают лабильные промежуточные
соединения в виде колебательно- (а иногда и электронно-) воз-
бужденных молекул или радикалов.

Если частица активируется в момент образования в процес-
се химической реакции, то этот процесс называют химической
активацией. Такая активация в отличие от термической, обус-
ловленной молекулярными (тепловыми) соударениями, может
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создать неравновесную ситуацию, в которой молекулы приоб-
ретают энергию, значительно превышающую среднюю тепло-
вую энергию. Эта избыточная энергия может перераспреде-
литься между различными степенями свободы при столкнове-
ниях или вызвать последующую химическую реакцию при на-
личии подходящего пути реакции.

Рассмотрим профили потенциальной энергии (рис. 11.1,
11.2) для схематической реакции:

реагенты

активирующая
реакция

реакция 1

химически активирован-
ная молекула, активная

по отношению
к реакции 2

стабилизация
при

столкновениях

реакция 2
продукты

Реагенты

Продукты

Рис. 11.1. Химическая активация при экзотермической реакции

На рисунках X* представляет активированный комплекс
для активирующей реакции, Y # — активированный комплекс
для последующей реакции химически активированной молеку-
лы. Химически активированные молекулы возбуждены по край-
ней мере на величину

£MHH = (£O)I—Affo> (H:4)

где Д# о — положительна или отрицательна в зависимости от
того, является ли реакция эндотермической или экзотермиче-
ской.

Если реагенты обладают средней тепловой энергией <£Терм>,
то средняя полная энергия химически активированных моле-
кул будет равна
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Продукты

*-АН0

Реагенты

Рис. 11.2. Химическая активация при эндотермической реакции

Если критическая энергия (£о)г> необходимая для после-
дующей реакции, меньше £Мин, молекулы АВ* могут вступить
в эту реакцию при условии, что они не стабилизированы, т. е.
их избыточная энергия не потеряна при молекулярных столк-
новениях.

Как следует из соотношения между (£0)i, А#о и энергией
активации для обратной реакции, химически активированные
молекулы всегда настолько возбуждены, что может произойти
обратная реакция, и это приведет к уменьшению скорости три-
молекулярных реакций.

§ 3. Рекомбинация атомов

Рекомбинацию двух атомов X в присутствии простбй треть-
ей частицы М (например, Аг, Ne, H2 и т. п.) можно рассмат-
ривать как последовательность бимолекулярных реакций:

1. x+xix;,
- 1

2.

3.

^
*-<*+«

v+2. Х.+М,



— одно из высших ко-где Xl — нестабильный комплекс, а
лебательных состояний молекулы Х2.

Вообще, если рекомбинация атомов происходит в присутст-
вии другого атома или простой молекулы, то дезактивация про-
дукта Хг происходит до уровней, расположенных лишь немного
ниже предела диссоциации.

Метод стационарных концентраций для Хг и колебательно-
возбужденных состояний Х2 ( У > 1 ) дает следующее выражение
для скорости тримолекулярной реакции:

(11.7)

где

(11.7a)
есть кажущаяся константа скорости тримолекулярной реакции.
По этому механизму происходит рекомбинация атомов Н, О,
О, N, а также взаимодействие атомов Н с атомами F и С1 в
присутствии атомов инертных газов (табл. 11.к).

Т а б л и ц а 11.1
Константы скорости тримолекулярных реакций

Реакция Г. К

А. Рекомбинация атомов

M +
M-^NO + M

300
1072
3500
4500

300
2000
4000

300

4500
3000

Ю(Н,)
9.5 (HJ
9,3 (Н,); 8,3(Аг)

8.6 (Аг)
8,9 (О4); 8,5 (Аг)

7.4 (Аг)
7,3(Аг); 8,1 (Хе)

9,3 (Ne); 9,64 (Аг);
10,82 (H-C5H1 8)
8.7 (Аг)
9.5 (Аг)

Б. Ассоциация с участием молекул

O + NO + M-
C1 + NO + M-

300
380
300

245±50

8,1 (Ot)
8,1(0^; 8,5(0,)

10,46 (Ot)
10,5 (Не); 10,5 (N2); 10,5 (SFe)

В. Реакции между валентно-насыщенными молекулами
300
413
613

7,1 (эксп.); 3,3 (расч.)
4,0 (эксп.); 2,2 (расч.)
2,8 (эксп.); 2,0 (расч.)
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Возможен и другой механизм рекомбинации в том случае,-
если третья частица М — многоатомная молекула, способная
образовывать долгоживущий комплекс с одним из рекомбини-
рующих атомов X. Так, известно, что н-С5Н12 является в де-
сятки раз более эффективной третьей частицей, чем Аг при р с
комбинации атомов йода (см. табл. 11.1).

В этом случае имеет место следующий механизм рекомби-
нации:

1) М + Х + М : £ М Х + М ,

(11.8)
2)

Здесь образование комплекса MX >— тримолекулярный про-
цесс. Кроме того, если М — сложная частица или сильно взаи-
модействующая частица с возникающей молекулой продукта,
то дезактивация сразу же произойдет до уровня, значительно
более низкого, чем предел диссоциации.

При условии стационарности концентрации MX суммарная
скорость реакции может быть представлена уравнением

(П.9)

где kr — кажущаяся константа скорости тримолекулярной ре-
акции при условии fc_i[M]>£2[X], равная

кг=к2-£-=к2Кг. (11.10)

По этому механизму происходят рекомбинация атомов йода в
присутствии н-С5Н12 и рекомбинация . атомов кислорода при
низких давлениях, катализируемая молекулами О2 или- N0.

§ 4. Реакции ассоциации с участием молекул

В реакциях ассоциации образуются богатые энергией про-
дукты, которые, если их не изолировать, неизбежно распадут-
ся. Единственную возможность стабилизации для этих соеди-
нений представляют соударения с химически инертными части-
цами, когда богатые энергией частицы могут потерять доста-
точное количество энергии.

Если полная энергия аддукта велика и имеется много сте-
пеней свободы, по которым эта энергия может перераспреде-
литься, то время жизни аддукта возрастает и столкновения,
необходимые для его стабилизации, могут быть достаточно
редкими. Наоборот, если эти условия не выполняются, скорость
химической реакции может лимитироваться процессами дезак-
тивации при столкновениях. В таком случае говорят, что про-
цесс лимитируется скоростью передачи энергии.
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Запишем следующую схему реакции:

£ А В '
*-I (11.11)

2) А В Ч - М - ^ А В + М ,

которая не учитывает того обстоятельства, что между основ-
ным состоянием АВ и активной молекулой АВ* могут сущест-
вовать промежуточные энергетические состояния (см. анало-
гичную схему 11.6).

Применяя метод стационарных концентраций для АВ*, най-
дем суммарную скорость реакции:

1 . ] -* kx [А] [В]. (11.13)

Как видно из уравнения (11.12), при низких давлениях реак-
ция происходит по третьему порядку. По этому механизму про-
текают реакции атомов Н, О и С1 с N0, атомов Н и О с Ог
и т. п. (см. табл. 11.1).

§ 5. Реакции между валентно-насыщенными молекулами

1. Теория столкновений. Представим себе в общем виде
тримолекулярную реакцию

А + В+С-*АВС (11.14)

как совокупность трех равновероятных реакций, состоящих в
свою очередь каждая из двух бимолекулярных стадий:

L+В ^ В А В ,

* А В С - А В О

2) В + С J:

A + B C J B C 1 A

ВС,

-•ABC;

3)

AC

А+С

:+Bi

*А.С

*АС

АС.В

АС,

-»-АВС.

(11.15)

Допустим, что на протяжении всей реакции существует равно-
весие между А, В и АВ, В, С и ВС, А, С и АС, т. е. справед-
ливы равенства

*А.В [А] [В] = ЛАВ [АВ], *в,с [В] [С] = * в с [ВС],

*А.с[А][С] = *А С[АС]. (11.16)

Суммарную скорость тримолекулярной реакции можно
представить в виде уравнения

at
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С учетом равенств (11.16) получим

W A , B + *ВСА*В,С + *АСВ*А.С
+

л А В л в с

dt

где

. *AB,CfeA,B , *BC,AfeB,C , *AC.BfeA,C n . f f i .
*r = 7 1 7 T 7 • (11.18a)

*AB *BC *АС

Подставим в это уравнение вместо каждой константы скорости
соответствующее выражение из теории столкновений:

ki = zo,ie-B*'*/RT (11.19)

для бимолекулярных стадий и

k, = koJe-EoJ/RT (11.19а)

для мономолекулярных реакций диссоциации молекул АВ, ВС
и АС. Получим следующее выражение:

{ 2O,AB,C 2O,AtB , гО.ВС,А гО.В,С , 2O,AC,B 2OtAC )
1 + 1 + 1
ЛО,АВ ЛО.ВС ЛО,АС )

-E/RT

(11.20)

аналогичное уравнению для константы скорости бимолекуляр-
ных реакций. В этом уравнении

(Н.20а)

Поскольку 2о для бимолекулярных реакций при обычных усло-
виях имеет значение порядка 10"~и—10~10 см8-с" !, a k0 — по-
рядка 10~13с~1, то предэкспоненциальный множитель z£T> B
уравнении (11.20) оказывается равным 10"~36—10"33 смв-с~!.

Из уравнения (11.20) видно также, что элементарная тео-
рия столкновений дает такую же зависимость г£т> от темпера-
туры, какая наблюдается для би- и мономолекулярных реак-
ций, т. е. к виду

zJ T ) ~T 1 / 2 . (11.21)

Опытные данные же в таких реакциях указывают на отрица-
тельную температурную зависимость фактора соударений.
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2. Теория активированного комплекса. Для реакции

2NO+X, = 2NOX

уравнение, представляющее вид константы скорости тримоле-
кулярной реакции,'запишется как

k, = х £- " о х е~Ф*г (11.22)
h <&о<?х.

При детализации суммы по состояниям с учетом одной степе-
ни свободы внутреннего вращения вокруг оси, проходящей по
линии X—X, получим

~\п. «1 ( )
I i

« -ftvf
П ( 1 ~ е

23)

I

Здесь / т — приведенный момент инерции, равный

7 »—7ХГ-- ( 1 L 2 4 )

/i и /2 — моменты инерции (относительно оси вращения) двух
частей молекулы, вращающихся одна относительно другой.

Обозначая. через G все сомножители, не зависящие от тем-
пературы, получим

" -ftv*/*r

П(1-е 7 Г'
ф (11.25)

При умеренных температурах е~ л^ л г обычно близка к нулю,
следовательно, всю дробь, содержащую колебательные суммы
по состояниям, можно приравнять к единице. Тогда получается
выражение для константы скорости в виде

(11.26)
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а предэкспоненциальныи множитель

zo(T)=GT~z (11.26а)

оказывается падающим с ростом температуры.
Без учета степени свободы внутреннего вращения у акти-

вированного комплекса получаем

2 0 ( 7 ) = G T ~ 7 / 2 . (11.266)

Если EQ равна нулю или мала, то температурная зависи-
мость константы скорости тримолекулярной реакции определя-
ется множителем Т~г или Т~7/2 и kr должна уменьшаться при
повышении температуры, что и наблюдается в опытах по окис-
лению азота (см. табл. 11.1).



Раздел III
КИНЕТИКА РЕАКЦИИ В КОНДЕНСИРОВАННЫХ

ФАЗАХ

Глава 12

РЕАКЦИИ а РАСТВОРАХ

§ 1. Простейшая молекулярная модель жидкостей

Жидкости по своим свойствам занимают промежуточное со-
стояние между твердыми телами и парами, поэтому их можно
рассматривать как твердые тела с нарушенной структурой иЛи
как сильно конденсированные лары.

Вблизи точки замерзания плотность большинства жидкостей
меньше плотности кристаллов. Вследствие этого можно сделать
вывод о том, что в жидкостях имеются пустоты ((дырки или по-
лости), аналогичные вакансиям в кристаллах. Такая квазире-
шеточная модель жидкостей подтверждается рентгенографи-
чески.

Простейшая модель представляет молекулы жидкостей в
виде несжимаемых .шариков массой т и диаметром d, движу-
щихся в пространстве, свободном от силовых полей. Если каж-
дая молекула окружена с молекулами, равноудаленными от нее
на расстояние г, то среднее число столкновений молекулы с по-
верхностью клетки, «в которую она заключена, в 1 секунду, ока-
зывается равным

2 c = _ 6 _ ( _ * Z L V ' 2 . (12.1)

§ 2. Энергия взаимодействия в жидких системах

Экспериментально установлено, что энергию взаимодействия
изолированной пары сферических частиц можно представить
уравнением V(r) =Ar-n+Br~m, (12.2)
где А и В — характеристические параметры вещества; п и
т — целые числа (п>т). Для случая п=12 и т = 6 , который
наиболее распространен, известно уравнение Леннард—Джон-
са:

где De — глубина потенциальной ямы (рисУ 12.1).

176



U(r)

Чтобы применить это уравнение к конденсированным систе-
мам, надо предположить сначала, что вся энергия* взаимодейст-
вия в них определяется только парными взаимодействиями со-
седних молекул. В этом при-
ближении потенциальная энер-
гия системы из N одинаковых
молекул, окруженных с равно-
удаленными молекулами, равна

U=N&/2. (12.4)

Множитель 1/2 вводится для
того, чтобы дважды не учиты-
вать одно и то же взаимодейст-
вие. Средняя потенциальная;
энергия молекулы задается ра-
венством

tUcV/2. (12.5)

Применим приближение,
учитывающее взаимодействия
только с ближайшими соседя-
ми (в пределах первой коорди-
национной сферы), к некоторо-
му бинарному раствору. Пусть
раствор образован из Nx моле-
кул растворителя и N2 молекул
растворенного вещества, при-
чем N2<giN\, так что можно не
принимать во внимание столк-
новения молекул растворенного вещества между собой. До-
пустим еще, что все молекулы — сферической формы, одина-
кового размера и с одинаковыми координационными числами.

Пусть cN2 — число столкновений молекул растворителя и
растворенного вещества, тогда число столкновений между мо-
лекулами растворителя и полная энергия взаимодействия, в си-
стеме будут равны соответственно

Рис. 12.1. Энергия взаимодействия
двух изолированных молекул

Здесь V)2 и V|i — энергии попарного взаимодействия различ-
ных и одинаковых! частиц.

Поскольку яотенциальная энергия чистых жидкостей до сме-
шивания была равна

± c(NtVu+NtV^, (12.7)
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то изменение потенциальной энергии при образовании раство-
ра составит

&U = Nt[c{ylt—Lva-±Vn}]=N,/W*. (12.8)
Величину

называют энергией взаимообмена.
При образовании бинарных растворов произвольного соста-

ва (N{ ^ N2) получаем следующее выражение для изменения
потенциальной энергии:

foA' (12.10)

Растворы, для которых выполняется это соотношение, были
названы Хильдебрандом регулярными. Теория Хильдебранда
оказалась применимой для описания бинарных растворов непо-
лярных веществ и почти (полностью утрачивает смысл для
большинства водных растворов.

§ 3. Образование ионных пар в водных растворах

Энергия электростатического взаимодействия двух изоли-
рованных ионов А и В с радиусами гА и г в и зарядами гА и
£в, разделенных расстоянием г в среде с диэлектрической про-
ницаемостью .е, определяется соотношением

Изменение энергии при удалении ионов на бесконечное рас-
стояние от положения, при котором они непосредственно со-
лрикасаются, равно

Г 7 ( 1 2 Л 2 )

Если ионы отталкиваются друг от друга с силой*, обратно
пропорциональной (я+1) степени расстояния между ними, то
для энергии взаимодействия однозарядных ионов противопо-
ложного знака в среде с диэлектрической проницаемостью г
имеем

V(r)=———. (12.13)
гп ег

При г=ге энергия взаимодействия имеет минимальное значе-
ние, поэтому
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§ 4. Число столкновений между ионами в растворе

Если в 1 см3 содержится с А однозарядных ионов типа А и
с в однозарядных ионов типа В, то число столкновений между
ними в 1 секунду в результате кулоновского взаимодействия,
по Ланжевену, будет «равно

A z B = 4ясАсв K + ifiA) -£-. (12.15>
о

где и°А и v£—абсолютные скорости движения ионов А и В.
Учитывая связь коэффициентов диффузии с абсолютными

скоростями движения ионов:

« ° А = ~ и f ° = - ^ , (12.15а)

получим другую форму уравнения Ланжевена:

^ (12.16)

Bcyiee общее выражение для числа столкновений между од-
нозарядными ионами с учетом как электростатического взаи-
модействия, так и броуновского движения и вязкого сопротив-
ления среды было получено Дебаем в виде

-jj- (12.17)

где d=rA+rB.
Если электростатическая энергия велика, то это уравнение

сводится к уравнению Ланж&вена. Если же электростатическая
энергия мала, то уравнение Дебая сводится к уравнению Омо-
луховского:

(12.18)

вызод которого приведен ниже при рассмотрении реакций, ли-
митируемых диффузией.

Если при каждом столкновении происходит их объединение,
то константу скорости бимолекулярной реакции можно выра-
зить как

k = -?±- 4я (DA + DB) — (l_e-«f/e*™)-i _ 5 _ ( 1 2 . щ
1000 v А в ; ekT v ' моль-с v

В опытах по рекомбинации иона водорода с органическими
анионами (СН3СОО", СбН5СОО- и т. п.) константа скорости
удовлетворительно оценивается но уравнению Ланжевена.

§ 5. Применение теории столкновений

На скорость реакций в растворе влияет наряду с концент-
рациями реагентов и температурой (как в газовых реакциях)



•еще и природа растворителя. Если полагать, что скорость ре-
акций в растворах определяется соударениями, то за основу
количественного описания кинетики этих реакций можно при-
нять уравнение Траутца—Льюиса:

( f i j f iLyVv". (12.20)

(12.21)

Представим его в аррениусовской форме:

где

и Л =

Статистический анализ значений А для большого числа ре-
акций в растворах, выполненный Мельвин—Хь'юзом, дает для
\gA наиболее вероятное значение 11 ±0,5, т. е. величину, сов-
падающую с наиболее вероятной для большинства бимолеку-
лярных газовых реакций. На рис. 12.2 изображено распределе-
ние числа бимолекулярных реакций в растворах по значениям
логарифма аррениусовского параметра Л.

40-

50

Ьо

/4 1дА

lg A

-7

J

-5

Газобая
(раза

РастВор

2,0 2,2 2Л

Рис. 12.2. Определение наиболее
вероятного значения аррениусов-
ского параметра А для бимолеку-

лярных реакций в растворах

Рис. 12.3. Зависимость lg k от
1/Г для реакции распада QH^t
в газовой фазе и в растворе

С С 1 4

Говорят, что бимолекулярные реакции, скорости которых за-
даются уравнением Траутца—Льюиса, идут с «нормальными»
скоростями. Однако многие реакции в газовой фазе и в раст-
ворах идут со скоростями, которые <в Р раз отличаются от
предсказанных уравнением (12.20) скоростей. В этих случаях
константа скорости бимолекулярных реакций выражается эм-
пирическим уравнением

ESRT (12.22)
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Если Р больше или «меньше единицы, то соответствующие
реакции называются быстрыми или медленными. Обычно мед-
ленных (некаталитических) «реакций в растворах больше, чем
быстрых.

Применимость теории столкновений к реакциям в растворах
определяется тем, насколько реальные размеры молекул (гА
и гв) дают сходимость с опытными значениями констант ско-
рости. Например, для реакции

C2H6ONa+ C2H6I

кинетические эксперименты дают ( г А + г в ) ~ 5 А, что хорошо
согласуется с молекулярными параметрами этих молекул.

В том случае, когда реакция может протекать и в газовой
фазе и в растворе, обычно сравнивают энергии активации и
предэкспоненциальные множители А. Так, для реакции распада
дийодэтана

в газовой фазе и в растворе данные по зависимости \gk от
1/Т ложатся на одну и ту же прямую (рис. 12.3). Однако, как
будет показано ниже, имеется много реакций, в которых весь-
ма существенное влияние оказывают растворители.

§ 6. Применение теории активированного комплекса

1. Соотношение между константами скорости. Эйринг и
Уинн-Джонс первыми применили уравнение теории активиро-
ванного комплекса:

ка = %—е***'*е-иР'*т
 =K—KZ (12.23)

h h
к реакциям различных порядков в конденсированных фазах.
Особенно широкое применение это уравнение нашло в физиче-
ской органической химии.

В уравнении (12.23) истинная константа равновесия опреде-
ляется уравнением

/(*=—= - ^ £- = **-£_, (12.24)
аАав сАсв YAVB *° YAYB

 l

где щ и у» — активности и коэффициенты активности реаген-
тов соответственно. Из уравнений (12.23) и (12.24) получаем
выражение для константы скорости:

) (12.25)

Если требуется сравнить теперь константы скорости неко-
торой реакции в двух различных средах, то для этоГо надо
знать (или определить) коэффициенты активности. Так, если
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сравнивать константы скорости реакции в разных (растворите-
лях или в растворе и в газовой фазе, то коэффициенты актив-
ности в растворе следует определять по уравнению

у *L ^ ^ ^ 1L *L = C O n s t JIL9 (12.26)

где tji и Xi — мольные доли растворенного вещества в паре
над растворам и в растворе соответственно.

Если коэффициенты активности в растворе определены по
отношению к идеальному газу при давлении 1 атм, выбранному
в качестве стандартного состояния, то константа скорости ре-
акции в растворе приобретет выражение

(12.26а)

При изучении кинетики реакций в растворах часто пользу-
ются в качестве стандартного состояния чистой жидкостью.
В этом случае коэффициенты активности определяются по от-
клонениям свойств растворов от идеальных, т. е. соотношением

yi = at/ch (12.27)

а константа скорости реакции в реальном растворе будет иметь
ввд

? A Y B (12.27а)

Для двух различных .растворителей, обозначаемых индекса-
ми I и II, получаем

J j _ =
 ( Y A Y B / Y ^ . (12.28)

*и (YAYB/Y*)H

Это уравнение можно переписать в иной форме, если учесть,
что отношение коэффициентов активности для двух раствори-
телей равно отношению парциальных давлений растворенных
веществ в этих растворах, т. е.

(12.28а)

где я — отношение парциальных давлений в растворителях I
и II при соответствующих концентрациях.

2. Энергия активации в газовой фазе и в растворе. Для
сравнения воспользуемся уравнением Ленгмюра, дающим зави-
симость коэффициентов активности от температуры:

У1 = №1/2е~АН''«т, (12.29)

где р, — постоянная (для неассоциированных жидкостей, рав-
ная ~ 5); Д#,- —< теплота испарения вещества.
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С учетом уравнения Ленгмюра уравнение (12.26а) приобре-
тает следующую форму:

Краств — * г
НВ T V 2TI/zexp - , + ^ B -

W
) (12.30)

или

сРаств= X
kT

RT.

(12.31)

Величина (ДЯА + ЛЯВ—АЯФ) вряд ли превышает несколько кило-
джоулей при значении Ео в несколько десятков килоджоулей,
т. е. в Ъбщем случае энергия активации реакции в растворе
мало отличается от энергии активации этой же .реакции в га-
зовой фазе. Это справедливо лишь при отсутствии взаимодей-
ствия между молекулами растворителя и растворенных ве-
ществ. Наличие взаимодействия: может привести к резкому уве-
личению или уменьшению скорости (реакции. Так, сольватация
растворителем одного или нескольких реагирующих веществ
(рис. 12.4, а) приводит к увеличению энергии активации и за-
медлению реакции. Действительно, если реагирующие вещества

Рис. 12.4. Кривые потенциальной энергии для реакции, в которой: а — активы*
рованный комплекс не сольватирован, а исходные вещества сольватированы (II)
эли не сольватированы (I); б—исходные вещества не сольватированы, а акти-

вированный комплекс сольватирован (II) или не сольватирован (I)
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окружены оболочкой из молекул растворителя, они не могут
достаточно сблизиться, чтобы началось образование активиро-
ванного комплекса, пока хотя бы одна молекула растворителя
не отделится от каждой из них. Энергия, требуемая для удале-
ния молекулы воды от ионов, значительна, например, для иона
гидроксила она составляет 88 кДж/мрль.

При сольватации активированного комплекса энергия акти-
вации уменьшается (см. рис. 12.4,6) -и скорость реакции уве-
личивается. По-видимому, этим объясняется сильная зависи-
мость скорости медленных реакций) Меншуткина:

>-R4NHal

от природы растворителя.

§ 7. Ионные реакции. Уравнение Бренстеда—Бьеррума

Ионные реакции в растворах можно подразделить на два
типа. К первому типу относятся реакции между элементарны-
ми ионами, сопровождающиеся значительным выигрышем сво-
бодной энергии. Их кинетика определяется частотой столкно-
вений или скоростью, с которой ионы одного или другого ви-
да частично десольватируются. Скорость реакций такого типа,
например реакций

лимитируется диффузией и хорошо описывается уравнением Де-
бая (12.19). Анализ таких (быстрых) реакций будет проведен
ниже.

В этом параграфе мы рассмотрим ионные реакции второго
типа, такие как

Г + СН2ВгСОСГ -* Вг- + ОЦСОСГ,

которая аналогична реакции

Г+СН,Вг-*Вг-+СН 31

и отличается от нее только тем, что при атоме С имеется за-
ряженная СОО-, которая непосредственно «в реакции не участ-
вует. При использовании метода активностей анализ таких
процессов особой трудности не представляет.

По Бренстеду, первая стадия реакции между ионами А и
В в растворе состоит в образовании комплекса С, который на-
ходится в равновесии с ионами А и В:

± С . (12.32)
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Если промежуточный комплекс превращается затем в про-
дукты, то скорость реакция будет равна

dcc dcp

dt dt
(12.33)

Константу равновесия реакции (12.32) можно выразить через
активности:

* . - . - ^ — - 5 £ - . * (12.34)
ДАаВ САСВ W B

откуда

(1£±) (12.34а)

Из уравнений (12.33) <и (12.34а) получаем выражение для ско-
рости реакции:

Наблюдаемая константа скорости бимолекулярной реакции
будет равна

J L ± ( l b ) (12.36)

Поскольку при ct-+0 YAYB/YC=1, обозначим йг,с=о = *г. В этом
случае получаем выражение для константы скорости ионной
реакции, аналогичное выражениям. (1£.26а) и (12.27а):

(12.37)

Теория Дебая—Хюккеля дает следующее выражение для
логарифма коэффициента активности:

In у* = —z]#%l2tkT. (12.38)

Здесь 1/х — радиус ионной атмосферы, а х равна

г 4*2,(1^) 1
(12.38а)

или с учетом соотношения Л , = # А С / 1 0 0 0 получаем

( 1 2.39)

Из уравнений (12.37) « (12.38) можно найти, что

(12.40)
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откуда

1/2
(12.42)

Учитывая, (12.39), получаем

\а Аг- = —-— I — I
S k°r 2,Зе*Г \ 100ШГ )

Поэтому, если изобразить, согласно уравнению (12.42), из-
вестному в литературе под названием уравнения Бренстеда—
Бьеррума, зависимости \g(krl$) от Y~I для различных ионных
реакций в одном и том же растворителе и при одной и той же
температуре '(рис. 12.5), получим серию прямых линий, накло-

ны которых относятся между
собой как небольшие целые

/ X числа.

Рис. 12.5. Влияние ионной силы на
скорость ионных реакций:

1 — сн*вгсоо- + s2o£- -*
- * СНДОзСОО*- + Вг~, z A z B = 2;

2 - NOaNCOOQHg- + ОН" -+ N2O +
+ СО2- + С,Н6ОН; 2 A z B = l ; 3 -
СН3СООС2Н6 + ОН" -+ СН3СОО- +
+ QHsOH, zAzB = 0; 4 - Н2О2 +
+ 2Н+ + 2Вг- -+ 2Н2О + Вг2, zAzB =

0,70 0,20 7Г

Уравнения (12.38)^(12.42) не учитывают реакций ионов с
растворителем, а также образования ионных пар из ионов про-
тивоположного знака. Этим и объясняются отклонения от ли-
нейности в реакциях (2) и (4) на рис. 12.5, которые выходят
за пределы экспериментальных ошибок.

В случае взаимодействия иона с нейтральной молекулой
константа скорости (а не ее логарифм) оказывается линейно
зависящей от «ионной силы раствора. Влияние ионной силы ра-
створа на константу скорости реакции называется первичным
солевым эффектом.

В случае слабых электролитов скорость реакции может из-
мениться вследствие изменения концентрации одного из реаги-
рующих веществ в присутствия посторонних электролитов,
влияющих на ионную силу раствора и степень диссоциации
электролита. Это явление называется вторичным солевым эф-
фектом. Оба эффекта существенны в кислотно-основном ката-
лизе.
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Глава 13

БЫСТРЫЕ РЕАКЦИИ В РАСТВОРАХ

§ 1. Введение

До сравнительно недавнего времени наиболее быстрыми ре-
акциями, скорость которых можно было измерить, были реак-
ции с временами прлупревращения порядка минуты или, в
лучшем случае, секунды. Многие реакции, особенно ионные,
протекают значительно быстрее и их нельзя было исследовать
кинетически. Однако за последние десятилетия были разрабо-
таны методы, позволяющие значительно расширить диапазон
измеряемых скоростей реакций.

При использовании простых традиционных методов нельзя
точно измерить скорости реакций первого порядка с периодом
полупревращения, много меньше 10 с. Некоторыми новыми ме-
тодами удается измерить периоды полупревращения от 10~7—
10~9 с. Таким образом, интервал доступных измерений скоро-
стей реакций расширился примерно на 10 порядков. Такие же
соотношения имеют место и для реакций второго «порядка.

На рис. 13.1 для наглядности представлены интервалы ско-
ростей реакций, измеряемых обычными и специальными мето-
дами.

Обычные методы Специальные методы для
быстрых реакций

W* ьо 10*
1

10* W6

1 1

1 1

.О'6 W* Ю'г /,0 102 10* 10* Ю8

кя} л-моль'1 с'1

Рис. 13.1. Интервалы констант скорости, измеряемых обычными и специальными
методами для быстрых реакций

Наименьшие периоды полупревращения (порядка 10~9 с)
были измерены релаксационными ультразвуковыми методами,
а также методом флуоресценции. Затем следуют методы ЭПР,
релаксационные методы температурного скачка и электрическо-
го импульса (т 1 / 2— 10""8—10~6 с) и флешфотолиз ( T I / 2 ~ 10~~б с).
Ближе к нижним границам находятся электрохимические ме-
тоды и метод ЯМР (TI/2~ Ю~4с) я различные варианты струе-
вых методов ( T I / 2 ~ 10~3

 С).
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§ 2. Энергетика быстрых реакций

1. Критическая энергия. Можно сказать, что для описания
быстрых реакций специальных теорий не требуется. Они укла-
дываются в рамки обычной теории столкновений:

k = zoe~E*/RT, (13.1)

только энергия активации этих реакций очень мала ( £ а <
<:40 кДж/моль). Ниже показано, как меняются величины кон-
стант скорости бимолекулярных реакций при изменении энер-
гии активации. Частотный множитель предполагается постоян-
ным и равным 2о=1Оп л • моль"1 • с"1 лри 298 К.

Еа>
k, Л

кДж/моль

•МОЛЬ"1 • С " 1

58,6
10

52,3
10*

41,8
10*

29

К

,3

}«

16,7
108

(0)

(10")

В последнем столбце числа взяты в скобки шотому, что при
нулевой энергии активации скорость реакции лимитируется
диффузией, которая сама требует небольшой энергии актива-
ции (4—13 кДж/моль), вследствие чего скорость реакции слег-
ка увеличивается при повышении температуры.

Если рассматривать активацию f, внутренних степеней сво-
боды, то вместо уравнения (13.1) для константы скорости сле-
дует рассматривать выражение

k = z0 <£//?r>f e-£ /* r . (13.2)

Теория активированного комплекса приводит к следующему
уравнению:

k х е ен*/ят (13.3)
h

Экспериментально трудно отличить теоретические выражения
(13.1) и (13.3) от эмпирического уравнения Аррениуса

* = Л е " Е ^ Г . (13.4)

Они интерпретируют эффективную энергию активации ЕА как
критическую энергию, просто связанную с энергией активации
Еа и теплотой активации *

(13.5)

Величина критической энергии обусловлена вкладами несколь-
ких различных факторов, которые будут рассмотрены ниже.

2. Вклады различных факторов в критическую энергию.
Эксперимент показывает, что критическая энергия в значитель-
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ной мере определяется растяжением химических связей в мо-
лекулах реагирующих веществ. Можно построить диаграмму
потенциальной энергии для переноса протона от Н3О+ к раз-
личным анионам Af и А̂ ~, полагая, что кривые потенциальной
энергии для растяжения связей Ai—Н и Аг—Н имеют одина-
ковую форму и одно и то же равновесное расстояние А—Н. Од-
новременно следует принять, что изменения потенциальной
энергии равны изменениям энтальпии активации.

Если предположить дополнительно, что другие вклады в
энтальпию активации Д # ф (обусловленные, например, оттал-
киванием и т. п.) одинаковы для AiH и А2Н, то при переходе
от одного аниона к другому получим соотношение

6£4 = 6(Д//ф) = а6(Д#) (13.6)

между изменениями энергии активации и тепловых эффектов-
разрыва химических связей (рис. 13.2).

и

0-Н -растяжение

Рис. 13.2. Диаграмма потенциальной энергии для переноса протона от Н8О
+ к

аниону Af или А£": Н3О+ + А"" -* АН + Н2О

Однако не существует точной корреляции между значения-
ми энергий активации реакций и энергиями диссоциации свя-
зей, особенно в растворе. По всей видимости, существенны и
другие факторы.

Когда атомы сближаются, возникают короткодействующие
силы отталкивания, обусловленные перекрыванием электрон-
ных оболочек. Важное значение имеет ион-дипольное взаимо-
действие. Так, в ряду нескольких реакций в растворе измене-
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ния ЕА ДО 29 кДж/моль можно скоррелировать с изменениями
дипольных моментов реагирующих веществ.

Эффекты сольватации можно отнести к общей разнице в
сольватации исходных веществ и активированного комплекса
(см. рис. 12.4).

Наконец, для реакций, лимитируемых диффузией, значение
ЕА определяется температурной зависимостью коэффициента
диффузии согласно формуле Стокса—Эйнштейна:

(13.7)

т. е. зависит от изменения параметра Т/у\ с температурой (т) —
вязкость среды). Для малых атомов и молекул (г~10~ 8 см) в
обычных растворителях это приводит к значению ЕА~4—
13 кДж/моль.

Исследование быстрых реакций позволяет оценить значение
перечисленных энергетических факторов, которые становятся
особенно важными в тех случаях, когда величина ЕА относи-
тельно мала.

§ 3. Реакции, лимитируемые диффузией

1. Диффузия нейтральных частиц. Согласно закону Фика,
число частиц л, пересекающих поверхность S в 1 с, пропорцио-
нально площади поверхности и градиенту концентрации частиц
в направлении потока:

S - . (13.8)
dt dr

При центрально-симметричной диффузии в стационарном ре-
жиме концентрация частиц растворенного вещества на расстоя-
нии г от поверхности равна

с, = с(1—г«/г), (13.9)

где с —. объемная концентрация частиц (сг=с при г-+оо). Оче-

видно, что сг=0 при г=г0 и —с---££•.в Число частиц, пересе-
аг г2

кающих сферическую поверхность 4яг2 в 1 с в направлении
увеличения г, определяется уравнением

— = — 4лОсг0, (13.10)
dt

а число частиц, достигающих поверхности за 1 с, — уравнением

4ncr0. (13.10а)
dt

Число частиц типа А, которые в процессе диффузии дости-
гают за 1с сферическую поверхность с радиусом ( )
равно
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Эту величину можно рассматривать как число столкновений
всех молекул типа А с одной молекулой типа В. Полное число
столкновений за 1 с между всеми движущимися молекулами
типа А и всеми неподвижными молекулами типа В определит-
ся соотношением

(гА + гв) сАсв. (13.12)

Аналогично, для другого случая

А 2 В = 4яОв (гА + гв) с всА. (J13.12а>

Поскольку оба процесса не зависят один от другого, полная ча-
стота столкновений будет равна сумме этих величин:

Аг в = 4д (DA + DB) ( r A + rB) с^св. (13.13)

Это уравнение является одной из форм уравнения Смолухов-
ского и представляет собой выражение для скорости реакции
нейтральных частиц, лимитируемых диффузией.

Множитель, стоящий перед произведением концентраций
частиц А и В, есть константа скорости реакции:

(13.10

Для перевода в обычные единицы умножим правую часть урав-
нения (13.14) на NA и разделим на 1000:

моль-^.с-1). (13.15)

Подставив затем из уравнения (13.7) значения DA и DB в урав-
нение '(13.15), получим

° 3000ч V B V

Как показывают расчеты, различие в радиусах сталкивающих-
ся частиц не оказывает существенного влияния на величину
kD. Поэтому примем их равными друг другу, тогда для кон-
станты скорости получается чрезвычайно простое выражение:

8RT__ ( л . м о л ь - 1 . с - 1 ) . (13.17)

° зоооп
Оно показывает, что константа скорости реакции, лимитируе-
мой диффузией, обратно пропорциональна вязкости среды, а
энергия активации реакции должна совпадать с энергией ак-
тивации вязкого течения, т. е. должна быть величиной малой
по сравнению с энергией активации обычных химических реак-
ций. Все это приблизительно соответствует опытным данным.
Так, расчеты показывают, что в ©оде три 298 К и вязкости
г|=1 сП величина константы скорости £ D = 7 - 1 0 9 , а в бензоле
(т] = 0,65 сП) и хлороформе (TJ=0,57 сП) величины равны со-
ответственно 9,5-109 и 1,05-1010 л-моль"1-с-1.
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Эти значения близки к наблюдаемым для быстрых реакций
в растворах. Например, константа скорости рекомбинации ато-
мов йода в различных растворителях имеет порядок величины
1010 л моль-1 с-1. Другим примером реакций, скорость которых
определяется диффузией, является тушение флуоресценции хи-
нина в воде в присутствии галогенидов калия, когда £ о п =
= 2 1 0 9 при 293 К, а £Выч=6,5109 л-моль^-с"1.

Скорость диффузии не будет влиять на скорость реакции в
пределах 1%, если энергия активации реакции больше
25 кДж/моль, что при «нормальной» величине предэкспонен-
циального множителя соответствует константам скорости мень-
ше 107 л-моль-1-с-1.

2. Диффузия заряженных частиц. Если реагирующие ча-
стицы А и В — ионы, надо учитывать влияние электростатиче-
ских сил на скорость реакции. В этом случае, по Дебаю,

(13.18)
ЗОООт) е6— 1

где

6
EkTo

а а — расстояние максимального сближения ионов ( )
необходимое для реакции. Для зарядов разного знака (когда
2А2В<0) фактор 8/(е6—1) больше 1, для зарядов одного знака
он меньше 1. Этот фактор зависит также от принятого рас-
стояния наибольшего сближения ионов о.

Одной из наиболее быстрых наблюдавшихся реакций в воде
является реакция нейтрализации:

Н 3О++ОН—^2Н 2О

с константой скорости, равной при 296 К kD=(\£ +
+ 0,2) 10й л моль-1-с"1.
% Как указал Эйген, константы скорости £D, вычисленные по
уравнению (13.18), лучше всего совпадают с эксперименталь-
ными значениями при а, равном 6—8А. Поскольку это расстоя-
ние соответствует 2—3 межъядерным расстояниям в водород-
ной связи Н . . . О, возникает представление об особом меха-
низме реакций такого типа.

В таких реакциях не происходит передачи протона в прямом
смысле, а всего лишь гротгусовский сдвиг протона вдоль во-
дородной связи без удаления сольватирующей оболочки. В об-
щем виде с участием аниона А- этот механизм может быть
представлен (по Эйгену) следующим образом:

Hv у И Hv Л\
N O + — Н . . . О А~ :£ О •.. Н—О + НА (13.20)

Н / \н—f

сольватированный
ион А"
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или с участием гидроксила:

н \ / н

 + \ / н

СГ-* Н-О-. НА+2: О—Н+О +А. (13.21)

сольватирован ный
ион НА+

3. Туннельный эффект в реакциях переноса протона. Реак-
ции переноса протона (13.20) и (13.21), по-видимому, единст-
венные, «в которых удалось обнаружить отклонение от класси-
ческого йоведения — проявление квантовомеханйческого тун-
нельного эффекта.

Речь идет о конечной вероятности для преодоления части-
цей энергетического барьера в случае, если даже ее энергия
меньше высоты барьера. Так как с частицей, имеющей массу
т и скорость iv по де Бройлю, связана длина волны

X=h/mv, (13.22)

представление о реакции как о преодолении энергетического
барьера материальной точкой массы т можно заменить пред-
ставлением о волне, падающей на энергетический барьер. Ре-
шение полученного уравнения показывает, что для системы с
энергией меньше высоты барьера имеется конечная вероят-
ность «проникновения» через барьер, что по классической тео-
рии было бы невозможно.

Туннельный эффект растет с ростом длины волны, т. е. по
мере уменьшения массы частицы. Этим и объясняется его роль
в реакциях переноса протона. Действительно, при обычных
температурах длина волны для протона равна 0,1—0,2 нм, что
гораздо больше, чем для других атомов, и сравнимо с ожидае-
мой шириной энергетического барьера. Беллом с сотрудниками
было найдено, что ширина барьера у основания для системы
C H . . . F /равна 0,117 нм, а Колдиным и Харборном — 0,16! им
для системы СН.. . О,

Предсказывают следующее проявление туннельного эффек-
та в кинетике. Выше комнатной температуры график зависимо-
сти 1п& от 1/Г будет приблизительно линейным в соответствии
с уравнением Аррениуса. По мере понижения температуры
график начнет отклоняться от прямолинейного, так что наблю-
даемая скорость будет все больше превышать вычисленную по
Аррениусу. Это связано с уменьшением доли молекул, облада-
ющих энергией, достаточйой для преодоления барьера, и, сле-
довательно, с возрастанием доли молекул, просачивающиеся
сквозь барьер,

К настоящему времени обнаружено большое число случаев
искривления аррениусовской зависимости: при переносе про-
тона в системе C H . . . F при —20 °С, в системе C H . . . 0 при
—115°С и др.

17 Зак. ЗОЭ 1*3



Исследования зависимости In k от l/Т в большом интерва-
ле температур могут дать существенные указания о влиянии
заместителей и других факторов на конфигурацию переходно-
го состояния. Однако прежде чем приписывать причину искрив-
ления квантовомеханическому туннельному эффекту, для каж-
дой реакции необходимо рассмотреть другие возможные при-
чины нелинейности графиков в аррениусовских координатах,
например, изменение механизма реакции, степени сольватации
в переходном состоянии, структуры растворителя я т. п.

§ 4. Времена релаксации, их связь с константами
скорости реакций

1. Реакция первого порядка. Рассмотрим подробнее принцип
действия релаксационных методов измерения скоростей быст-
рых реакций. Пусть на систему, находящуюся "в равновесии,
оказывается какое-либо воздействие, например резко изменя-
ется температура или давление. Новым условиям отвечает иное
равновесное состояние. Однако оно достигается с некоторым
запозданием, зависящим от скоростей прямой и обратной ре-
акций.

Время, в течение которого отклонение от равновесного со-
стояния уменьшается в е раз, называется временем релаксации;
оно связано с константами скорости прямой и обратной реак-
ций.

Для начала рассмотрим случай обратимой реакции первого
порядка в обоих направлениях, т. е.

А^ГС [(13.23)

Предположим, что вначале система находилась в равновесии
при концентрациях веществ а0 и с0 соответственно. Затем усло-
вия резко изменились и им будут отвечать иные рав-
новесные концентрации а и с. В момент наблюдения t текущие
концентрации а и с отличаются от равновесных на величину х:

х=а—а=с—с. (13.24)
Суммарная скорость прямой реакции, ведущей к состоянию

равновесия, в момент (времени / будет равна

-*jL = kxa-k*. (13.25)

При равновесии же эта скорость обращается в нуль:

0 = ̂ — k2c. (13.26)
Подставляя значения а и с из уравнения (13.24) в соотноше-
ние (13.25) и учитывая выражение (13.26), получим

-^--k1(a + x)-k2(c^x)^(k1 + k2)x. (13.27)
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Запишем суммарную константу скорости в виде

k = kt + kz, (13.28)

интегрируя соотношение (13.27) от 0 до / и от х0 до *, полу-
чим уравнение для зависимости изменения концентраций веще-
ств А и С от времени после смещения равновесия:

х = хое-*', (13.29)

где х0 — значение х сразу после смещения равновесия.
Уравнение (13.29) описывает установление равновесия, по-

казанное на рис. 13.3. Оно означает, что через интервал вре-

Рис. 13.3. Релаксация после од-
нократного смещения

Рис. 13.4. Зависимость т"1 от
(а + Ъ)

мени, определяемый условием ft/—1, разность текущей и равно-
весной концентраций уменьшается в е раз по сравнению с ис-
ходной:

*/*о=1/е. (13.30)

Этот интервал времени называют временем релаксации и обо-
значают буквой т. Очевидно, что

* - ' = * = * ! +*2> (13.31)

т. е. время релаксации является величиной, обратной суммар-
ной константе скорости реакции первого порядка. Как извест-
но, обратная величина всякой константы скорости реакции
первого порядка есть среднее время жизни, поэтому вводя
средние времена жизни веществ А и С, получим соотношение
между временем релаксации т и временами жизни ТА И ТС:

1 (13.32)
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2. Реакция типа А+В->С. Предположим, что имеется та-
кое равновесие, как образование комплекса или ассоциации
ионов, которое можно записать в виде

A + B ^ Z T C . (13.33)

Обозначим текущие концентрации А, В и С через а, & и с. По-
сле резкого изменения условий равновесные концентрации, со-
ответствующие новым условиям, будут равны а, В и с. В мо-
мент времени / после изменения условий действительные кон-
центрации будут отличаться от равновесных значений на ве-
личину х:

x = a—a = b—b=7—c. (13.34)

Суммарная скорость прямой реакции, ведущей к равнове-
сию, равна

— uL^^ab—k*. (13.35)
dt

При равновесии эта скорость становится равной нулю:

0 = k~ab—kj. (13.36)

Выражая текущие концентрации через смещение х и используя
условие равновесия, найдем

at

1x
2. (13.37)

Если ограничиться малыми смещениями, т. е. пренебречь сла-
гаемым с JC2, то вместо уравнения (13.37) получим

-£- = [*! (а+ *) + *•]*• (13.37а)
at

Величина в квадратных скобках — константа, не зависящая
от времени, — может рассматриваться как константа скоро-
сти процесса приближения системы к равновесию. Время ре-
лаксации т, как и прежде, определяется как величина, обрат-
ная константе скорости реакции первого порядка. Ясно, что

т - 1 - ^ ( а + 6) + й2. (13.38)

Для определения констант скорости kx и k2 надо экспери-
ментально найти т_для ряда концентраций а и 5 и из наклона
прямой %~l =f(a + b) определить ku а по величине отсекаемо-
го отрезка —« k2 (рис. 13.4).

Если равновесие сильно сдвинуто вправо, как, например,
при реакции нейтрализации:
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то константа скорости k2 пренебрежимо мала и уравнение
(13.38) упрощается до вида

т - 1 = * 1 ( а + 6). (13.38а)

§ 5. Механизмы быстрых реакций в водных растворах

Наиболее быстрыми реакциями в растворах являются:
А. Перенос протона от иона гидроксония:

Н 3 О + + A " ^ НА + НаО. (13.39)

Б. Перенос протона к иону гидроксила:

2O. (13.40)

Если АН+ — N-кислота ((CH3)3NH3" и др.) или О-кислота
(Н2О, СНзСООН, С6Н5СООН и др.), то величина * 1 ^ 1 0 1 0 —
1011 л-моль^-с"1 и не зависит от рК в пределах 17 порядков.
Если АН — карбокислота (СН3СОСН2СОСН3, CH3COCH2NO2

и т. п.), то константа скорости рекомбинации ее ионов k{<
<10 1 0 л моль-1 с"1 и зависит от химической природы групп R
и от рК в соответствии с соотношением Бренстеда

* = /(?, (13.41)

где Ка — константа диссоциации карбокислоты.
Для реакции (13.40) наблюдаемая энергия активации ЕА~

~8—13 кДж/моль, что отвечает диффузионному процессу. Ре-
акции ионов НзО+ и ОН~ в воде — особые, поскольку их
можно свести к сдвигу протона вдоль водородной связи [см.
уравнения (13.20) и (13.21)1 без удаления сольватной оболоч-
ки, необходимого в других ионных процессах.

В. Перенос протона между атомами кислорода и азота без
участия ионов НзО+ и ОН~:

A H + B ~ t A " " - i ВН^, (13.42)

где АН — ионы NH^, ROH и т. д.
Для большинства реакций со значениями /Са>1 с участием

двух незаряженных молекул или молекулы и иона скорости,
реакции приближаются к предельному значению &D порядка
10ю л-моль"1-с"1 как для реакций, лимитируемых диффузией.
Можно представить, что в этих реакциях происходит образова-
ние комплекса столкновения, в котором реагирующие вещест-
ва соединены молекулами воды, связанными водородными свя-
зями (АН . . . О Н 2 . . . О Н 2 . . . О Н 2 . . . В). Благодаря образованию
такого комплекса происходит перенос протона от кислоты к во-

197



де, а следовательно, и к основанию. Для «реакций с Ка<\ на-
блюдается зависимость константы скорости kx от /Са.

Г. Ассоциация карбоновых кислот, обусловленная образова-
нием водородных связей. В нескольких случаях были определе-
ны скорости образования и диссоциации водородных связей.
Так, ультразвуковым методом был исследован циклический ди-
мер бензойной кислоты, содержащий две эквивалентные водо-
родные связи. В растворе ССЦ, где эффекты сольватации не-
существенны, константа скорости ассоциации при 298 К имеет
высокое значение — порядка 5-Ю9 л-моль*1-с*1

 f позволяющее
предполагать лимитирование диффузией.

Д. Реакции лигандов с сольватированными катионами ме-
таллов. В реакциях этого типа можно различить три механиз-
ма в зависимости от относительных скоростей атаки лигандом,
потери воды из координационной сферы и гидролиза.

В первой группе — для ионов щелочных и щелочноземель-
ных металлов потеря молекул воды из координационной сферы
происходит легко (£>107 с-1) и стадией, определяющей ско-
рость, является присоединение лиганда, например, по схеме

CdBr1 + Вг- £± CdBrlf (13.43)

Во второй группе — для ионов Mg24-, Mn2+, Fe 2 + <и т. п. —
константа скорости равна Л~10 5 с-1. Это указывает на то, что
лимитирующей стадией реакции является удаление воды из ко-
ординационной сферы катиона, происходящее по схеме

м2++в2-.ж
t2 М2+О О В2" laqzr"

L х н х н J *2

н -, .
М2+О В2" \aq^M2+B2--aq. (13.44)

\ I
В третьей группе — для катионов Fe3+, Al34", Be34" и др. —

лимитирующей стадией является, ло-видимому, гидролиз моле-
кулой воды в координационной оболочке. Скорости в этой
группе низкие (£~10—10 3 с~') и меняются для различных ли-
гандов. Лимитирующая стадия может быть записана в виде

(13.45)
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за которой следует реакция

FeOH2+ + ВН -> FeB2 + + Н2О. (13.45а)

Глава 14

ГЕТЕРОГЕННЫЕ РЕАКЦИИ

§ 1. Скорость диффузии

Во всякой гетерогенной реакции взаимодействие (реагентов
происходит на поверхности раздела фаз. Взаимодействие при-
водит к различию концентраций веществ в поверхностном слое
и объеме и сопровождается двумя процессами: подводом реа-
гирующих веществ к зоне реакции и отводом из нее продук-
тов реакции.

Суммарная скорость гетерогенной реакции определяется
скоростью наиболее медленного процесса, которым, например,
при растворении солей в воде или водных растворах является
диффузия.

Большое значение в гетерогенных реакциях имеют состояние
и величина поверхности соприкосновения фаз, на которой про-
исходит взаимодействие.

Скорость диффузии газа или растворенного вещества изме-
ряется обычно числом молей (или граммов) вещества, прохо-
дящего через площадь S в единицу времени. Согласно перво-
му закону Фика, скорость диффузии равна

D S - , (14.1)
dt dx v

где D — коэффициент диффузии, измеряемый в см2/с в газах
и в см2/сут — в растворах; dc/dx — градиент концентрации ве-
щества на отрезке пути dx. Знак минус указывает на то, что
концентрация в направлении диффузии вещества убывает.

Если градиент концентрации на всем пути не меняется со
временем, имеют дело со стационарной диффузией. В этом
случае производная (—dc/dx) может быть заменена отноше-
нием (Со—с)/б (со>с), где б — толщина диффузионного слоя»
а с0 и с — концентрации вещества на границах этого слоя, на-
пример, в объемной фазе и у поверхности или наоборот, когда
рассматривается процесс растворения твердого тела. В этом
случае скорость диффузии может быть выражена соотношени-
ем

w = ̂ -(c,-c), (14.2)

из которого видно, что она прямо пропорциональна поверхно-
сти раздела фаз и разности концентраций в диффузионном
слое и обратно пропорциональна толщине этого слоя.
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§ 2. Скорость растворения твердых тел

Скорость растворения твердых тел определяется скоростью
диффуаии растворяемого вещества из поверхностного слоя в
жидкую фазу. Эта скорость может быть представлена урав-
нением

w = k(cHac-c). (14.3)

Здесь с„ а с — концентрация растворяемого вещества в слое,
прилегающем к поверхности твердого тела, приближающаяся
к концентрации насыщенного раствора этого вещества при дан-
ных условиях; с — концентрация растворенного вещества в
остальном растворе.

Через k обозначают коэффициент растворения, величина ко-
торого зависит от коэффициента диффузии данного вещества в
данном растворителе, толщины и площади сечения диффузион-
ного слоя, поскольку в соответствии с уравнениями (14.2) и
(14.3)

DS
w=-—(cHac—c) = k(c,,ac—c). (НЗа)

О

Это уравнение было впервые получено А. Н. Щукаревым
(1894 г.) и может быть применено с теми или иными модифи-
кациями и для процессов кристаллизации солей из пересыщен-
ных растворов и для процессов испарения жидкостей в воз-
дух <в замкнутом, сосуде и т. д.

Если, например, при реакции

СаСОз+2НС1=СаС12+Н2О + СО2

кислота поступает к твердому телу за счет диффузии, то ее
концентрация вблизи твердой поверхности из-за быстрой ре-
акции практически падает до нуля. В этом случае скорость
растворения определяется не по изменению концентрации ра-
створяемого вещества, а по изменению концентрации кислоты
в объеме:

w=kc, (14.4)

где с = с0—сх — концентрация кислоты в объеме в данный мо-
мент времени (текущая концентрация кислоты).

Уравнения (14.3) и (.14.4) показывают, что растворение
твердых тел идет как односторонняя реакция первого поряд-
ка. В этом случае по уравнению (2.5) можно сначала опреде-
лить константу скорости, а затем, используя уравнение (14.3а),
и толщину диффузного слоя б, которая в водных растворах ча-
сто оказывается равной 0,02—0,05 мм.

Перемешивание и нагрев растворов ускоряет диффузию, по-
этому опыты по измерению скоростей гетерогенных процессов
проводят обычно при постоянных температуре и скорости пере-
мешивания.
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§ 3. Диффузионная и кинетическая области гетерогенного
процесса

В некоторых гетерогенных процессах могут наблюдаться
соизмеримые скорости диффузии и протекания самой реакции
на поверхности раздела фаз, которая равна по определению

ws = kScn

s, (14.5)

где п указывает на порядок реакции. Для «реакций первого по-
рядка имеем

ws = kScs, (14.6)

где с8 — концентрация реагента в поверхностном слое.
При протекании химического процесса происходит уменьше-

ние концентрации исходных веществ и образование продуктов
реакции на поверхности раздела фаз. Пополнение первых и
удаление вторых веществ происходит за счет переноса веществ
из объема газовой фазы (раствора) к (или от) поверхности
раздела фаз. Механизм этого переноса обычно диффузионный,
так как в отсутствии принудительных потоков он обусловлен
наличием градиента концентраций реагентов между объемом
и поверхностью раздела фаз. При установившейся диффузии
ее скорость будет равна

В стационарном состоянии, когда ws=wD, получим

kScs = -^(c0-cs)t (14.7)

откуда

cs = 4г^о. (14.8)

Соответственно скорость реакции в случае соизмеримых ско-
ростей w& и WD будет равна

kb

(14.9)

Из этого уравнения вытекают два предельных случая.
В первом из них, когда скорость диффузии меньше скорости
поверхностной реакции, т. е. если &6AD>1, скорость всего про-
цесса будет определяться скоростью переноса (диффузии):

ws = -^-c0. (14.10)

В другом крайнем случае, когда скорость диффузии боль-
ше скорости поверхностной реакции, т. е. если kblD<^\, ско-
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рость всего гетерогенного процесса определится скоростью по-
верхностной реакции:

ws = kSc0. (14.11)

Первую предельную область, в которой можно пренебречь
скоростью поверхностной реакции, называют диффузионной
(или точнее внешнедиффузионной) областью, а вторую — ки-
нетической областью.

Повышение температуры в диффузионной области слабо
•влияет на скорость «всего гетерогенного процесса, поскольку
коэффициент диффузии слабо (D~TX/2) зависит от темпера-

туры. В кинетической области повы-
1п к шение температуры приводит к зна-

чительному увеличению скорости всего
in kf процесса в соответствии с уравнением

Аррениуса:
k = const e A

На рис. 14.1 изображены схемати-
чески зависимости l n £ D и \nk8 от 1/Г
в диффузионной и кинетической обла-
стях гетерогенного процесса.

Из рисунка видно, что при повы-
шении температуры, когда скорость
поверхностной реакции становится- вы-
сокой, определяющими скорость всего
гетерогенного процесса являются про-
цессы переноса.

t/T

Рис. 14.1. Зависимость
In k от 1/Г в кинетичес-
кой (ks) и диффузионной

(kD) областях

§ 4. Роль адсорбции в поверхностной реакции
Иногда гетерогенная реакция, кроме процессов переноса

(диффузии и т. п.), включает в себя еще и адсорбцию в каче-
стве одной из стадий сложного механизма гетерогенной реак-
ции:

1адс" -ваде* (14.12)

В этом случае скорость реакции оказывается пропорциональной
концентрации адсорбированного вещества на поверхности.

Если отнести скорость поверхностной реакции к единице
поверхности, то выражение скорости такой реакции (по ана-
логии со скоростью реакции в единице объема) будет иметь
вид

1 ^ПА

1 1Г dt
(14.13)

где с А8 — концентрация адсорбированного вещества А на поверх-
ности. Поскольку эта концентрация пропорциональна доле за-
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нятой поверхности, при малой адсорбции продуктов реакции
В можно записать

где в — доля поверхности, занятой адсорбатом; ks — коэффи-
циент «пропорциональности, равный скорбсти реакции лри 0 = 1 .

Согласно основному постулату химической кинетики, для
скорости адсорбции вещества А запишем

где РА — парциальное давление вещества А в газовой фазе;
(1—0) — доля свободной поверхности. При адсорбции из ра-
створа вместо РА надо взять сА (молярность вещества А).

Для процесса десорбции имеем

Если адсорбционные процессы происходят быстро, величи-
ну 6 можно вычислить из условия адсорбционного равновесия:

откуда

е = (14.17)

Здесь ЬА — так называемый адсорбционный коэффициент ве-
щества А.

Из уравнений (14.14) и (14.17) находим, что скорость по-
верхностной реакции равна

При ЬАРА<1 ЭТО уравнение приобретает следующий вид:
(14.18а)

т. е. является кинетическим уравнением реакции первого по-
рядка. При ЬАРА>1

ws=kSt (14.186)
т. е. оно является уравнением реакции
нулевого порядка.

В области промежуточных значе-
ний давлений, когда &АРА« 1, имеет
место уравнение (14.18), которое яв-
ляется кинетическим уравнением дроб-
ного порядка типа

(14.19)

где м>\.
На рис. 14.2 изображена зависи-

мость скорости поверхностной реакции
(14.12) от давления адсорбата А в
объеме над поверхностью.

О РА

Рис. 14.2. Зависимость ws

от р А для поверхностной
реакции (14.12)

203



§ 5. Представление о кинетике кристаллизации

Кристаллизацией называют обычно процесс образования и
роста кристаллов из газовой фазы, раствора или расплава. Она
происходит благодаря^ пересыщению или переохлаждению ис-
ходного газа, раствора или расплава по отношению к возни-
кающим в них кристаллам.

Возникновение зародышей — центров кристаллизации и рост
их требуют преодоления определенного потенциального барь-
ера и не могут быть объяснены с помощью только соотноше-
ний термодинамики. Необходимое для этого рассмотрение про-
цесса с точки зрения кинетики исходит из следующих пред-
посылок.

Во-первых, число возникающих в единицу времени в еди-
нице объема центров кристаллизации пропорционально произ-
ведению вероятности образования трехмерных кристалличе-
ских зародышей, равной, по Фольмеру,

на вероятность роста их на гранях двумерных зародышей, рав-
ную

(14.21)

Здесь Л(3), Л(2), В и В' — постоянные; АГ — переохлаждение;
о — поверхностное натяжение на границе жидкость (или
газ) — трехмерный зародыш; а' — межфазное поверхностное
натяжение на границе трехмерный — двумерный зародыши.

Таким образом, скорость кристаллизации

i - , , * . , - * « , [ - ^ ] « , [-XgC] 04.22,
будет тем меньше, чем больше при данном переохлаждении
Д7 будут величины поверхностных натяжений о и о 7 , В урав-.
нении (14.22) Л=Л(3)Л(2).

3 связи с вышесказанным металлы, обладающие более низ-
кими значениями о и о', будут кристаллизоваться при малых
переохлаждениях, в то время как соли, силикаты и т. п. с вы-
сокими значениями о и а' допускают большие переохлажде-
ния и могут иногда не закристаллизовываться, образуя аморф-
ные стеклообразные твердые тела.

Во-вторых, линейная скорость роста различных граней кри-
сталлов, являющаяся также функцией переохлаждения, про-
порциональна поверхностной энергии этих граней. Исходя из
этого положения, медленнее всего растут грани с наименьшей
величиной а, благодаря чему равновесная форма кристаллов
содержит преимущественно такие грани.
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Большое значение в процессе кристаллизации имеют разно-
го рода дислокации (дефекты структуры), выходящие на по-
верхность растущего кристалла.

§ 6. Кинетика топохимических реакций

Топохимическими реакциями называют гетерогенные реак-
ции, происходящие на границе раздела твердое исходное веще-
ство — твердый продукт реакции. К ним относятся реакции де-
гидратации (выветривания) типа

реакции разложения типа
СаСОз—СаО + СО2

и многие другие.
Топохимическая реакция начинается обычно с образования

зародышей (ядер) кристаллизации твердого продукта на по-
верхности кристалла исходного вещества. Центры этих ядер
часто связаны с наличием на поверхности различного типа де-
фектов: дислокаций, вакансий (дырок) или ионов в междууз-
лиях.

Около центров ядер начинается рост самих ядер, обычно
сферического типа. По мере их роста увеличивается поверх-
ность, т. е. поверхность раздела фаз, и реакция ускоряется.
Когда ядра сливаются и образуют общий реакционный фронт,
поверхность раздела фаз и скорость становятся максимальны-
ми (рис. 14.3, 14.4). Затем наступает замедление вследствие

Центры ядер
кристаллизации

Рис. 14.3. Рост поверхности
раздела фаз в топохимической

реакции

Рис. 14.5. Перекрывание ядер
в топохимической реакции

Рис. 14.4. Общий вид кинети-
ческих кривых топохимиче-

ских реакций

перекрывания ядер. Из этого механизма топохимических реак-
ций видно, что скорость их определяется как скоростью обра-
зования ядер, так и скоростью их роста.
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Поскольку реакция идет на поверхности раздела фаз, те-
ряет смысл понятие концентрации и скорость представляют как
изменение степени превращения исходного вещества в едини-
цу времени:

» = - * Г . (14.23)

где a=(g(r—g)lgo, a g0 « g — начальная и текущая массы ис-
ходного вещества.

Как и скорость любого химического процесса, скорость то-
похимической реакции зависит от температуры и давления и
при постоянных р и Т является некоторой функцией а, кото-
рую и необходимо определить из экспериментальных данных.
Опыты показывают, что кривая зависимости а от / имеет вид
сигмаобразной кривой, а скорость ее изменения во времени
проходит через максимум (рис. 14.4).

Такой вид кинетических кривых можно объяснить следую-
щим образом. В начальный момент времени скорость появле-
ния ядер и их роста мала, затем их поверхность начинает
быстро расти, так что ко времени tm скорость становится мак-
симальной wm, а степень превращения (© большинстве извест-
ных реакций) достигает значения а «0,5. После этого, из-за
отсутствия свободной поверхности, новых ядер не образуется,
а перекрывание ядер приводит к уменьшению поверхности раз-
дела фаз (рис. 14.5). Граница раздела фаз продвигается в объ-
ем твердой фазы» и скорость реакции уменьшается.

При кинетических расчетах топохимических реакций часто
используют два подхода к скорости образования ядер. Соглас-
но первому из них, ядра образуются по экспоненциальному за-
кону:

где No и N(t) — число ядер <в начальный (/=0) и данный (t)
моменты времени.

Второй подход основан на степенном законе образования
ядер:

N{t) = Knt\ (14.25)

где Кп — некоторый коэффициент пропорциональности.
Первый подход приводит к сложной зависимости а опт /, ко-

торая редко используется на практике. Второй подход был
предложен X. С. Багдасарьяном (1945) на основе модели
многостадийного образования ядер; с возрастающей скоростью.

Чтобы вывести теперь зависимость a=f(t), воспользуемся
методом Колмогорова—Ерофеева. Согласно этому методу, при
росте числа ядер их объем и соответственно доля прореагиро-
вавшего вещества будут расти со временем (в начальной ста-
дии реакции) пропорционально кубу радиуса ядер:

а = - 1 - я Л д а

8 . ( 1 4 2 6 )
з
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Здесь Kg — постоянная скорость роста (см/с), a Kgt — радиус
ядра.

Скорость реакции из уравнения (14.23) будет пропорцио-
нальна общей ллощади поверхности ядер:

Однако из-за перекрывания ядер эффективная поверхность раз-
дела фаз будет составлять некоторую долю (1—а) от общей
поверхности.

Вследствие этого скорость реакции с учетом перекрывания
ядер будет равна

1—а), (14.27а)

откуда после интегрирования получим

а = 1—ехр ( - я а д й ) = 1—ехр(—kt*). (14.28)

Если считать скорость образования ядер постоянной, можно
прийти к уравнению

а = 1 — ехр(—Щ. (14.29)
Используя закон образования ядер с возрастающей скоро-

стью, предложенный Багдасарьяном, Б. В. Ерофеев получил
уравнение общего вида:

а=1—ехр(—kt n ), л=чт+3. (14.30)

В этом уравнении а представляет собой число элементарных
стадий превращения центра кристаллизации в растущее ядро.
В более общем случае

п=о+а, (14.31) ln[-m(t-*)]

где а указывает число направлений,
в которых растут ядра (а=1, 2
или 3).

Константа скорости k и величи-
на п легко определяются графичес-
ки после линеаризации уравнения
(14.30):
1п[—1п(1— a ) ] = l n k + n l n * (14.32)

и- изображения зависимости двой-
ного логарифма от (1—а)" 1 от ло-
гарифма времени.

На рис. 14.6 представлена та-
кого рода зависимость для реакции
разложения перманганата калия:

-4,6
3,0 In t

Рис. 14.6. Зависимость двойно-
го логарифма 1п[—In (1—а)] от
логарифма времени (In t) для
разложения перманганата калия

при 218 °С

- К 2Мп0 4+МпО 2+О 2,
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изученная Ерофеевым с сотрудниками. Как видно из рисунка,
опытные данные хорошо ложатся на прямую, однако в конце
опыта наблюдается увеличение двойного логарифма, что свя-
зано, по-видимому, с увеличением показателя п степени при t.

Вычисленные из графика значения Inkzz —19,0 и я » 2 го-
ворят об образовании ядер в одну стадию (о=1) и о том, что
рост межфазовых поверхностей раздела идет © одном направ-
лении (а=1).

Как показывают опыты, величина п растет по мере старе-
ния кристаллических веществ или в связи с их перекристал-
лизацией.



Раздел IV

КИНЕТИКА КАТАЛИТИЧЕСКИХ РЕАКЦИЯ

Глава 15

ГОМОГЕННЫЕ КАТАЛИТИЧЕСКИЕ РЕАКЦИИ

§ 1. Кинетика гомогенных каталитических реакций

Если все реагенты и катализаторы находятся в одной и той
же фазе, реакции называются гомогенными каталитическими;
если же реагенты и катализаторы находятся в «разных фазах,
реакции называются гетерогенными каталитическими.

Рассмотрим в общем виде схему бимолекулярной реакции,
протекающей без катализатора и с катализатором. В первом
случае реакция может быть записана в виде

A + B-*AB*->C+D + . . . . (15.1)

Во втором случае реакция начинается с обратимого взаимо-
действия между катализатором и одним из исходных веществ,
например с веществом А:

А + К ^ А К . (15.2)

После этой стадии следует образование активированного ком-
плекса при взаимодействии промежуточного вещества АК со
вторым исходным веществом:

АК + В-^->(АВ*)К. (15.3)

Конечной стадией будет образование продуктов реакции и реге-
нерация катализатора:

( A B * ) K - ^ K + C + D + . . . . (15.4)

Ускорение процесса в присутствии катализатора происхо-
дит благодаря изменению пути реакции, приводящему к зна-
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и

чительному уменьшению энергии активации. Изобразим на
рис. 15.1 изменение потенциальной энергии для некаталитиче-

ского (/) и каталити-
ческого (2) гомогенных
процессов. Из рисунка
видно, что энергия ак-
гивации каталитическо-
го процесса на величи-
ну Д£ меньше энергии
активации некаталити-
ческого процесса. Обыч-
но Д£~40 кДж/моль и
больше, поэтому при
температуре 300 К ус-
корение реакции в при-
сутствии катализато-
ра достигается в ехр
(40 000/8,3)14 • 300) ~
~'107 раз и более.

Для представленной

реаки,

Пути реакций

РИС. 15.1. Потенциальные кривые для неката-
литического (/) и каталитического (2) гомоген-

ных процессов

схемы каталитической реакции легко вывести уравнение,
определяющее скорость ее протекания. Скорость всей реакции
определяется скоростью распада активированного комплекса
на продукты, т. е. уравнением

(15.5)

Согласно принципу стационарных концентраций,

at

(15.6)

Из этих уравнений следует, что

[АК]= * ' [ А И К 1

[(АВ*)К]=- (15.6а)

Подставляя значение [(АВ*)К1 в уравнение (15.5), получим
выражение для скорости гомогенной каталитической реакции:

d[C]
dl [К]. (15.7)

Из этого уравнения видно, что скорость реакции прямо пропор-
циональна концентрации катализатора, что хорошо согласуется
с опытными данными.
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Если Й2>Л3[В1, скорость реакции оказывается пропорцио-
нальной концентрациям катализатора и исходных веществ:

(15.8)

В этом случае лишь часть промежуточного вещества превра-
щается в продукты реакции. Промежуточное вещество такого
типа называют промежуточным веществом Аррениуса.

Если же £ 2<*з[В], уравнение (15.7) принимает вид

(15.9)

В этом случае все промежуточное вещество АК превращается
в продукты реакции и носит название промежуточного вещест-
ва Вант-Гоффа.

Примерами гомогенных каталитических реакций являются
реакции этерификации и омыления в присутствии кислот, раз-
ложения перекиси водорода под действием ионов в растворе,
полимеризации олефинов в жидкой фазе под действием серной
кислоты, окисления тиосульфат-иона перекисью водорода в
кислой среде и многие другие. '

При окислении тиосульфат-иона перекисью водорода в при-
сутствии молибденовой кислоты (Н2МоО4) образующиеся ионы
МоО|"~ являются промежуточным веществом Аррениуса. Если
же в качестве катализатора взяты ионы йода (1~), то образую-
щиеся ионы 01~ являются промежуточным веществом Вант-
Гоффа.

§ 2. Автокаталитические реакции

Возможны случаи гомогенных реакций, особенно в раство-
рах, когда нормальный участок кинетической кривой (см.
рис. 15.2) напоминает кинетические кривые разветвленных цеп-
ных реакций: наличие периода индукции, выпуклость вниз, ха-
рактерная для самоускорения. Подобные кривые появляются,
если образующийся в ходе реакции продукт оказывает ката-
литическое действие на реакцию. Такое явление получило на-
звание автокатализа.

Кинетическое уравнение автокатализа

-%L=k(a-x)(b + x) (15.10)
at

впервые было получено В. Оствальдом для реакции омыления
метилацетата в присутствии заранее добавленной уксусной
кислоты:

Уравнение вида (15.10) получается, если никакой затравки
в систему не вносится, но параллельно с автокаталитическим
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процессом идет как реакция первого порядка некаталитическое
превращение веществ. В этом случае можно записать

откуда
dx

dt
(15.11)

Это уравнение формально совпадает с уравнением (15.10),
только вместо b в нем стоит kjk2. Разделяя переменные и ин-
тегрируя уравнение (15.11), получим

(15.12)

Согласно этому уравнению, кривая x(t) имеет точку перегиба
при

& net) — " (15.13)

Время /пер, очевидно, уменьшается при увеличении константы
скорости k2 каталитической реакции.

На рис. 15.2 приведены кривые зависимости # от t для раз-
личных значений k2. В точке пе-
региба скорость реакции прохо-
дит через максимум, поэтому при
подстановке значения t из урав-
нения (15.13) в уравнение (15.12)
получим величину х при макси-
мальной скорости:

dt

Яадмакс — Г — ~Г~. (15.14)

Если теперь продифференци-
ровать х в выражении (15.12) по
tf можно найти зависимость ско-
рости реакции w от времени:

dt
_ (kt/ki+l/a) (Ь+^а) exp \(кх+кга) t]

0 ^пер *пер ь

Рис. 15.2. Кинетические кривые
накопления продукта автокаталити-
ческой реакции: / — при k^, 2 —
при k2 < k2. Зависимость скорости
накопления продукта от времени:

3 — при k2, 4 — при к'2 <С к2

(15.15)

К этому уравнению можно прийти следующим образом. Пред-
ставим сначала х в виде x=u/v, где
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Тогда дифференцирование дроби дает

du do
X) — U

dx dt dt
dt v2

Затем находим отдельно du/dt и dv/dt:

-%- = kxa (kt + k2a) exp [{kx + k2a) t]
dt

^ k2a) t].

Следовательно,

X {k2a
2 + kxa expl (kx + k2a) t) - kxa exp [(kx + k2a) t] + kxa) =

^k&fa + k
После этогр определяем v2:

^«{М + ̂
и находим значение скорости реакции в виде

W=- dX k1a(kl

dt {*2Я

Это выражение тождественно уравнению (15.15). Учитывая за-
тем то, что практически всегда k2a^>ku пренебрежем вторым
слагаемым в знаменателе уравнения (15.15) при /-*0. В этом
случае для начального периода автокаталитической реакции по-
лучим следующую зависимость ее скорости от времени:

w = At*'t (15.16)

где

(*/» + '/*)(* + **») и (f = {kl + kia). (15.16а)

Эта зависимость аналогична зависимости скорости разветвлен-
ной цепной реакции от времени, полученной без учета выго-
рания исходных веществ, т. е. по существу тоже для началь-
ного периода времени.

Если ввести в исходное уравнение автокаталитической ре-
акции (15.10) безразмерные величины г\=х/а и т)о=Ь/я, то это
уравнение примет следующий вид:

| L Tl)- 05.17)
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При отсутствии затравки (&=0 и г)о=О) последнее уравнений
преобразуется в выражение

- ^ - = *т)(1 —т|), (15.17а]

которое тождественно уравнению разветвленной цепной реак-
ции с учетом выгорания исходных веществ.

Кинетика автокаталитических и разветвленных цепных ре-
акций бывает весьма сходной. Поэтому не всегда легко раз-
личать их при анализе, хотя в общем природа их различна,

§ 3. Ферментативные реакции

1. Уравнение Михаэлиса—Ментен. К гомогенным каталити*
ческим реакциям относятся и ферментативные реакции — ре-
акции в присутствии белков, играющих роль биокатализато-
ров при синтезе белков и обмене веществ в биологических объ-
ектах. Скорость ферментативных реакций обычно прямо про-
порциональна концентрации фермента (Е). При заданной кон-
центрации фермента скорость реакции сначала линейно изменя-
ется с концентрацией субстрата (S) , а затем становится неза-
висимой от концентрации субстрата (рис. 15.3).

Наблюдающуюся зависи-
мость можно объяснить, если
предположить, что процесс
протекает в две стадии:

r+hS и ES~ f-

(15.18)

! где ES — комплекс, Р — про^
J - » дукт реакции.

О Хм " Ь Пользуясь принципом стацио-
Рис. 15.3. Зависимость скорости нарных концентраций, запишем
ферментативной реакции от кон- d[ES]

центрации субстрата = к± [ с J [о] — А5 11 ho J —

Обычно [ S ] 0 > [ E ] 0 , поэтому ;[ES] определяется из уравнения
материального баланса по ферменту:

[E] 0 = [E] + [ES]. (15.20)

Подставляя значение [Е] из (15.20) в выражение (15.19) и ре-
шая полученное уравнение относительно [ES], найдем

откуда

и
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[ES] = [El, (SI

Здесь Км — константа Михаэлиса, равная

KM = (k-i + k2)/kv

Скорость образования продукта Р равна

(15.21)

(15.22)

(15.23)

Это уравнение было получено в 1903 г. Анри и в 1913 г. Ми-
хаэлисом и Ментен.

При изучении начальных скоростей реакции, когда можно
пренебречь расходом субстрата, можно считать, что [S] ж
» [ S ] 0 , и тогда

(15.23а)

где wm — р р
Из этого уравнения при wo=w

предельная скорость реакции, равнаяр
ml2

Г2 нетрудно получить

/CAI = [S] 0 , (15.236)

что показано на рис. 15.3.
2. Определение кинетических параметров по эксперимен-

тальным данным. Значения константы Михаэлиса Км и пре-
дельной скорости реакции; wm находят обычно одним из спосо-
бов линеаризации зависимости начальной скорости фермента-
тивной реакции от концентрации субстрата. Самым распро-
страненным является способ Лайнуивера—Берка, заключаю-
щийся в построении графика ъ координатах «двойных обрат-
ных величин»:

1 _ * , * А i

[SJo
(15.24)

Отрезок, отсекаемый прямой на оси ординат (рис. 15.4), будет
равен 1/шш, а тангенс угла наклона прямой равен отношению

"И

wm

[а
- ^

Рис. 15.4. Графический способ опреде-
ления wm и Км по Лайнуиверу —

Берку

Рис. 15.5. Графический способ опре-
деления wm и /Сд| по Эди — Хофсти
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KM/wm- Однако константу Михаэлиса Км чаще определяют па
отрицательному отрезку, отсекаемому прямой на оси абсцисс,
поскольку при 1/^0=0

1 _ Км
wm wm [S]o

откуда

-4-= —. j(15.24a>
км [S]o

 л f

Перепишем уравнение (15.23а) в ином виде:

w — w™
0 l + KMi[S\0 •

тогда

(15.25)

В таком виде уравнение впервые было предложено Эди и Хоф-
сти для обработки кинетических данных ферментативных ре-
акций. При графическом построении опытных зависимостей в
координатах Эди—Хофсти (рис. 15.5) получающаяся прямая
пересекает ось ординат в точке wm и имеет тангенс угла на-
клона, равный —Км-

3. Ингибирование ферментативных реакций. Если в систе-
ме присутствуют вещества, способные образовывать неактив-
ные комплексы с катализатором, скорость каталитической ре-
акции уменьшается. Среди многих возможных схем ингибиро-
вания обычно выделяют несколько основных.

Одна из них касается конкурентного ингибирования, когда
реакция идет, как показано ниже:

£ E S

*EJ (неактивный комплекс). (15.26)

В этом случае субстрат и ингибитор конкурируют за один и
тот же активный центр фермента. В связи с этим вид уравне-
ния Михаэлиса — Ментен не меняется, однако вместо Км з
уравнение (15.23) вводится эффективная константа, так что

(15.27)

где
(15.28)

В свою очередь, [J]o — начальная концентрация ингибитора и
Kj — константа диссоциации комплекса EJ, равная

Kj = [E][J]/[EJ]. (15.29)
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Эту константу можно вычислить по уравнению (15.28), опре-
делив сначала /Сэф (В присутствии ингибитора) и затем Км (в
отсутствии ингибитора). Тогда

В случае конкурентного ингибирования зависимость в коор-
динатах Лайнуивера—Берка имеет вид пучка прямых, пересе-
кающихся на оси ординат (рис. 15.6). Таким образом, при кон-

l/w, ' 1/W,

-f/XM 0 '/[S].

Рис. 15.6. Конкурентное ингибиро-
вание ферментативной реакции:

/_[/] 0 = 0; 2-[/]0>0

1/W,

Рис. 15.7. Неконкурентное ингиби-
рование ферментативной реакции:

/-[/]о = О; 2-[/]0>0

/ЛЯ.

Рис. 15.8. Бесконкурентное ингиби-
рование ферментативной реакции:

/ - [ / 1 в = 0; 2-[/]0>0

курентном ингибировании параметр wm уравнения Михаэлиса—
Ментен остается неизменным, а константа Михаэлиса становит-
ся эффективной и зависит от величин [Ло и /CJ.

Вторая схема описывает неконкурентное ингибирование,
когда реакция протекает через следующие стадии:

ES + J:
:EJ

(неактивный комплекс). (15.30)

Согласно этой схеме, комплексы ESJ и EJ образуются с одина-
ковой константой равновесия из ES и J или «з Е и J, так что

_ [ES] IЛ _̂
A J [ESJ]

(15.31)
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При этом присоединение субстрата к ферменту происходит не-
зависимо от ингибитора к разным частям белка (фермента).
Поэтому отсутствует конкуренция за обладание активными
центрами фермента, а каталитическая активность фермента из-
за малой активности комплексов ESJ и EJ понижается. Для
схемы (15.30) начальная скорость реакции равна

где

Таким образом, при неконкурентном ингибировании кон-
станта Михаэлиса остается неизменной, а изменяется макси-
мальная скорость реакции. Величину Kj находят по отношению
скоростей реакции в присутствии и отсутствии ингибитора. Дей-
ствительно, из уравнения (15.33) получим

( 1 5 3 3 >

1 • ( 1 5 3 4 )

1
График соответствующей зависимости в координатах Лай-

нуивера—Берка имеет вид семейства прямых (рис. 15.7), схо-
дящихся в одну точку.

Если ингибитор присоединяется только к комплексу ES, а
неактивный комплекс EJ не образуется, говорят о бесконку-
рентном ингибировании. В этом случае реакция запишется в
виде

E + sJiES-*-1-* Е + Р,

^ESJ; * J = = JgLHL = -£- . (15.35)
Л [ESJJ Л

Скорость реакции равна

ь»=1Ш-=Ь[Щ. (15.36)

Концентрация комплекса ES определяется при использовании
принципа стационарных концентраций:

-2JS5L=kl [Е] [S]-(*_,+* 2 ) [ES]-

-Ife,[ESJ[JJ + k-3[ESJ] =K[E] [ S ] - ( * _ , + k.2) [ES] = 0 (15.37)

и уравнения материального баланса:

[E]0 = [E] + [ES]+[ESJ]
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В результате совместного решения двух последних уравнений
получим

[ES] = ЕЬМ . (15.39)

Для начального момента времени найдем

д ubtis,] ( 1 5 4 0 )

гд!е, как и в случае неконкурентного ингибирования,

В то же время для КэФ получаем выражение, отличное от то-
го, которое получилось в случае конкурентного ингибирования,
а именно:

Следовательно, в случае бесконкурентного ингибирования оба
параметра уравнения Михаэлиса—Ментен (wm и Км) умень-
шаются в (1 + -УМ Ра з а» в связи с чем в координатах Лай-

нуивера—Берка график зависимости l/w0 и 1/[S]O приобретает
вид двух параллельных прямых (рис. 15.8).

К смешанному ингибированию относится случай фермента-
тивных реакций, з которых константы диссоциации комплексов
EJ и ESJ не равны одна другой. Схему такого процесса мож-
но записать >в! виде

*

Решая совместно уравнение материального баланса

[Е] о =[Е] + [ES] + [EJ] + [ESJJ = [Е] + [ESJ +

(15.43)

(15.44)

и основанное на принципе стационарных концентраций равен-
ство
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^ р = k, [E] [S] - ( f t _ i + k2) [ E S ] - * , [ES] [ J] + k-3 [ESJ] = 0,

(15.45)

получим выражение для стационарной концентрации промежу-
точного комплекса ES, ответственного за «ведение» процесса:

[ES] = - *i|E]0|S] . (15.46)

Разделим числитель и знаменатель в уравнении (15.46) на

£, П + - ^ - ) и подставим это значение [ES] в уравнение для

-. (15.47)

скорости реакции:

w = — L J - = /
dt

Переходя к начальным значениям скорости w0 и концентраций
[S] o и Шо, найдем

_ а*эф [ S ] o (15.48)

где
(15.49)

(15.50)

Из соотношения (15.49) видно, что при [J10>0 w^<wm. Со-
поставляя же значения /СЭФ И КМ, увидим, что К9ф<Км, если
Ki>/(ib и, наоборот, КэфЖм, если Ki<Kn.

На рис. 15.9 в координатах Лайнуивера—Берка показаны
оба случая отклонения] величины Кэф ОТ /СМ.

t/w$

— JCS 0 [ S ] e

Рис. 15.9. Зависимость 1/ш0 от 1/[S]O Рис. 15.10. Ингибирование фермента9. Зависисть 1/ш0 от 1/[S]O

при смешанном ингибировании фер-
ментативной реакции: / — [/] 0 = 0;
2 [ / ] А ^

15.10. н г и р в а н ф р
тивной реакции субстратом

г<Ки

Особым случаем ингибирования является ингибирование
субстратом, когда при значительном увеличении концентрация
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субстрата начальная скорость реакции, пройдя через максимум,
начинает уменьшаться. В качестве одной из схем такой реак-
ции можно представить следующую совокупность процессов:

. (15.51)

Решая кинетическое уравнение такой реакции, можно найти

При невысоких концентрациях субстрата ([S]o<C/Cs) полу-
чим' просто уравнение Михаэлрса—Ментен:

При высоких концентрациях субстрата ([S]0>/Cs) уравне-
ние (15.52) приобретает вид

- ( 1 5 5 3 )

линеаризацией которого в координатах 1/ш0, [S] o можно найти
значения wm и Ks (рис. 15.10).

Совпадение значений wmt полученных при графическом оп-
ределении их с помощью уравнений (15.23а) и (15.53), указы-
вает на достоверность схемы (15.51) для описания реакций,
ингибируемых субстратом.

При обработке сложных систем кинетических уравнений с
двухкомпонентным ингибированием и (или) с активацией ши-
роко используется метод графов (или маршрутов).

Глава 16

КИСЛОТНО-ОСНОВНОЙ КАТАЛИЗ

Многие органические реакции ускоряются в (присутствии
веществ, которые можно отнести к кислотам и основаниям Ар-
рениуса, Бренстеда или Льюиса. В соответствии с этим разли-
чают три типа кислотного катализа: специфический, общий и
электрофильный и три типа основного катализа: специфиче-
ский, общий и нуклеофильный.

Если в каталитической реакции участвуют одновременно
кислота и основание, имеет место кислотно-основной или соот-
ветственно электрофильно-нуклеофильный катализ. Скорость
реакции, как* обычно в сложной последовательной реакции, оп-
ределяется скоростью наиболее медленной стадии.
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§ 1. Специфический кислотный катализ

К специфическому кислотному катализу относят реакции,
ускоряемые ионами гидроксония (НзО+). Активация субстрата
в этом Случае осуществляется в быстрой стадии внедрения
протона в превращаемую часть молекулы. Способность субст-
рата активироваться определяется его способностью присоеди-
нять протон. Следовательно, субстрат должен обладать свой-
ствами основания и притом достаточно слабого, чтобы образу-
ющееся промежуточное соединение было неустойчивым.

После присоединения протона к субстрату S возникает ак-
тивный катион SH+, в котором происходит затем относительно
медленное отщепление протона, обычно от другого места суб-
страта с образованием продуктов реакции:

S + H 8 O + ^ S H + + H a O - ^ P + H8O
+. (16.1)

Примерами реакций такого типа являются реакции дегид-
ратации спиртов, кето-энольной изомеризации и т. п. в присут-
ствии сильных кислот.

Пример 1. Дегидратация спирта. В первой стадии происхо-
дит протонирование ОН-группы в спирте с образованием ка-
тиона СН3СН2ОН2

+:

СН3— СНа—ОН + Н+ б ы с т р а я CTaAWi^CH3—CH2-OH2

t.

Во второй стадии происходит относительно медленный отрыв
протона от группы СН8 (в присутствии слабого основания В)
с образованием молекулы С2Н4 в качестве продукта реакции
и взаимодействие протона са слабым основанием В:

Н аО+-СН а—СН а—Н + В м е д л е н н а я с т а д а я ^ С Н 2 = С Н а + В Н + + Н а О .

В качестве слабого основания могут быть использованы моле-
кулы воды.

Пример 2. Кето-энольная изомеризация. Первая стадия —
быстрое протонирование карбонильной группы СО:

СН8—С—СН8 + Н+ 6ыстРая стадия > Щ,—С+—СН,.

II I
О ОН

Вторая медленная стадия — отрыв протона от группы СН8 с
образованием энола в качестве продукта реакции и взаимодей-
ствие протона со слабым основанием В:

СНз-С1"—СНа-Н + В м е д л е н н а я с т а д а я -^СН 3 -С=СН 2 +ВН+.

ОН ОН

Иногда образующийся в реакции ((16.1) катион£Н+ не сразу
дает продукты реакции, а участвует в реакциях с другими мо-
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лекуламц ((в том числе и с молекулами растворителя)» образуя
ряд промежуточных веществ. В таком случае реакция (16.1)
приобретает следующий вид:

S + H,O f 5trSH+ + H 2 O ^ S 4 - H 3 O + - > . . . - * р + Н 8 О + . (16.1а)

По такому механизму происходит, например, гидролиз слож-
ных эфиров.

Пример 3. Гидролиз сложных эфиров. В первой быстрой
стадии идет лротонирование СО-группы эфира:

R,—С—O-R, + Н + Острая стадия̂  R i _ C + _ o _ R a

II I
О ОН

Во второй стадии осуществляется нуклеофильная атака моле-
кулы Н2О на карбонильный атом С с образованием neip.Boro
промежуточного «иона сложного вида:

Н2О+

R,—C+-O-R,+ H2O медленная стадия̂  R i _ £ _ o _ R f 4 j

ОН ОН

он

Образовавшийся ион распадается на молекулу спирта я ион
R,—С+(ОН)2:

ОН ОН

R t - C Q + _ R a медленная стадия , Ч г _ 0 Н + R i _ C +

ОН Н ОН

В последней стадии (происходит отрыв протона от иона при вза-
имодействии с молекулой воды (или другого слабого основа-
ния) с образованием органической кислоты и иона гидроксо-
ния:

ОН О

R l _ C + + HtO "̂ дленная стадия ) R i _ C _ Q H + Н8О
+.
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В этой схеме медленной стадией является разрыв связи
сбцил-кислород. По этому механизму происходит гидролиз ме-
тилацетата. Подтверждением такого механизма стали опыты
с применением изотопа 18О в воде, которые показали наличие
этого изотопа в кислоте Ri—СООН.

В то же время .при гидролизе третичных бутилацетата и бу-
тилбензоата в воде, меченой по 18О, оказалось, что атомы 1Ю
наблюдаются как в получаемой кислоте, так К в (получаемом
при гидролизе спирте. В связи с этим, наряду с вышеуказан-
ным механизмом, был предложен также другой механизм гид-
ролиза с разрывом связи алкил-кислород:

I p |+ быстрая

МадЛенв.я стад,, , R i _ C _ 0 H + р + .

Когда оба типа (механизма) гидролиза происходят одновре-
менно, общая скорость реакции равна сумме скоростей отдель-
ных путей гидролиза.

§ 2. Кинетика реакций специфического кислотного катализа

Скорость реакции (16.1) в соответствии с основным посту-
латом химической кинетики запишем в виде уравнения

Концентрацию активного катиона SH+ можно вычислить с по-
мощью константы основности субстрата Кь:

Отношение концентраций протокированной и непротонирован-
ной форм субстрата будет равно

Здесь Ло — кислотность среды, определяемая с помощью инди-
катора с известной величиной Кь. В разбавленных растворах

ан,о = 1 1 У Т

Поскольку в разбавленных растворах вместо сНаО+ пользуются
величиной рН = —lgcHeO+, в концентрированных растворах
вместо кислотности среды можно использовать ее логарифм:

# 0 . О6-6)
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Эту величину назвали функцией кислотности Гаммета. Ниже
приводятся значения этой функции в водных растворах серной
кислоты различной концентрации.

HjSO*, вес.% 5 50 87 97 99,99

h9t моль/л 0,6 10s 107 10е 10 й

Но 0,24 —3,4 —7 —9 —11,1

Если учесть, что определяемые значения h0 на много по-
рядков больше величины cH j O+ ясно, почему в концентрирован-
ных растворах сильных кислот необходимо пользоваться зна-
чениями Ао (а не сНаО

+) и Но (а не рН).
Так как

= с§, (16.7)

то с учетом уравнения (16.4) получим

C S H + =

откуда
C S H + =

(16.8)

Решая совместно уравнения (16.2) и (16.8), найдем выражение
для скорости реакции (16.1):

W =-
Ktfo

0 k о
s ф s

где

(16.9)

(16.10)

Представим это соотношение в виде обратной зависимости:

1 , (16.11)

В этом случае по зависимости
1/&Эф от 1/Ло графически можно
определять отдельно величины k2

и Кь (рис. 16.1).
Из уравнения (16.10) нахо-

дим, что если Kbho^ly то

(16.12)

Ф

1/Н2

Если же Kbh0^> 1, то

О 1/Ь,

Рис. 16.1. Зависимость 1/fe* OT

1//
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§ 3. Общий кислотный катализ

Общий кислотный катализ также осуществляется через
внедрение протона в реагирующую молекулу субстрата. Отли-
чие его от специфического катализа заключается в том, что до-
нором протона будет не ион Н3О+, а любая кислота Бренстеда
типа НА.

В этом случае медленной стадией будет, не распад промежу-
точного иона, а его образование. Схему реакции тогда можно
записать в виде

В качестве примера реакции такого типа рассмотрим кето-
энольную изомеризацию в присутствии кислот Бренстеда.

Пример 4. Кето-энольная изомеризация. В первой стадии
происходит медленное «присоединение протона слабой кислоты
к карбонильному кислороду с образованием промежуточного
катиона SH+:

СН 8 -С-СН 3 +НА Медленная стадия > С Н 8 - ( ^ - Щ , + А".
II I
О ОН

Во второй стадии происходит более быстрый распад промежу-
точного катиона SH+ с образованием энола в качестве продук-
та реакции и кислоты Бренстеда:

С Н 3 - С + - С Н 2 - Н + А">боле̂  быстрая стадия^,СНз_С=СН2 + НА.
f - I
он он

Общий кислотный катализ может сопровождаться вторич-
ными процессами образования промежуточных продуктов, как,,
например, при реакции гидролиза сложных эфиров.

Пример 5. Гидролиз сложных эфиров. В первой стадии
происходит присоединение протона слабой кислоты к субстра-
ту с медленным образованием иона SH+:

R.—C—О—R,+НА м е д л е н н а я с т а д и я-^ Rx—С+—О—R2 + A"
II I

О ОН
Вторая и третья стадии — нуклеофильная атака молекулы
Н2О на карбонильный С-атом и образование спирта R2OH:

Н,О+ ОН

^ R 1 - C ~ O - R a ^ R ^
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ОН

R8-OH+R

он
В четвертой стадии происходит быстрая отдача катионом про-
тона слабому основанию с образованием органической кисло-
ты и кислоты Бренстеда НА:

ОН О

R x - C + + А " **«* б ы с т р а я

§ 4. Кинетика реакций общего кислотного катализа

Общий кислотный и основной катализ хорошо изучены на
примере реакций в водных растворах. Поэтому в кинетических
уравнениях превращения субстрата необходимо учитывать на-
ряду с каталитическим влиянием кислоты (или основания)
также и каталитическое влияние ионов Н3О+ и ОН- и самой
воды. В соответствии с этим выражение для скорости реакции
типа (16.13) запишется в виде

Если реакция происходит при постоянных рН среды и кон-
центрации катализатора, то она будет вести себя как реакция
первого порядка. Эффективная
константа скорости такой реак-
ции будет равна э*

(16.15)

При заданном значении рН эта
константа линейно зависит от
концентрации аниона слабой кис-
лоты (рис. 16.2). Если значения
рН меняются, определяют зави-
симость &эф от сн,о* и получают
из графиков отдельные значения
*А» *н,о+ и *н.о-

' * и 2 о с н г о

Рис. 16.2. Зависимость £Эф от сА—
7 —СН8СОО-, 2—НСОО-, 3 -

с2н5соо-

§ 5. Специфический основной катализ

Отличие специфического основного от специфического кис-
лотного катализа заключается в том, что активный .промежу-
точный продукт образуется не при (внедрении протона, а при
внедрении иона гидроксила или при отрыве протона от моле-
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кулы субстрата. В соответствии с этим промежуточный про-
дукт оказывается не катионом, а анионом. Схема реакции в
этом случае запишется в виде

(16.16)

В качестве примеров такого типа катализа (рассмотрим ре-
акции гидролиза сложных эфиров и альдольной конденсации в
присутствии щелочей в водных растворах.

Пример 6. Гидролиз сложного эфира. В первой стадии про-
исходит атака ОН~-иона на карбонильный углерод:

О"
|

O-R 2 + ОН" **стр*я с т а д и я -* ]

Во второй стадии осуществляется медленная электрофильная
атака молекулы Н2О на атом кислорода спиртовой группы OR2
с образованием органической кислоты и промежуточного иона
R2(OH)2-:

О" О

I И Г / 0 Н 1 ~
R l - C - O - R a + H 8 O м е д я е ' н а я с т а л и я > ^-С-ОНН- R /

I L 4 O H J
о н

Наконец, в последней стадии осуществляется отрыв иона гидро-
ксила от промежуточного иона R2(OH)2~ с образованием моле-
кулы спирта R2—ОН и регенерацией катализатора (ОН~-ионов):

Г / 0 Н 1 "
Кон]

ОН1-
х ' vR2OH+OH"

При щелочном гидролизе сложных эфиров в большинстве
случаев разрывается связь ацил—кислород.

Пример 7. Альдольная конденсация. В первой стадии
реакции конденсации происходит отрыв протона от «молекулы
субстрата с образованием карбаниона:

О О
II В

ОН" + Н—СН а—С б и я р м с т а д а я-* Н2О+С~~ H t — С .

н н
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Вторая стадия механизма — атака промежуточным карбанио-
ном карбонильного атома второй молекулы альдегида:

СН,-ЧС + С" Н г -С ^ f c СН, « С

О' О
I •

I — ^ — С Н г — С

н - н

Третья стадия — отрыв протона от молекулы воды и регенера-
ция катализатора (ОН~-ионов):

сг о он о
С Н 3 - С - С Н 2 - С + Н 2 О м е д л е н н а я с т а д и я-^ С Н 3 - С - С Н 2 - С + О Н - .

I I I I
н н н н

Альдольная конденсация в кислой среде протекает через
стадию образования энольной формы. Однако в кислой среде,
как и в щелочной, конденсация имеет место, если у углеродно-
го атома, соседнего с ка)рбонильной группой, имеется водо-
род. Если же водорода нет, под влиянием щелочи осуществ-
ляется процесс иного типа — окислительно-восстановительная
реакция Канницаро с образованием кислот и спиртов.

§ 6. Кинетика реакций специфического основного
катализа

Скорость реакции (16.16) можно представить в виде
» и ^ г (16.17)

Концентрацию активного аниона в разбавленном водном раст-
воре можно вычислить из константы ионизации субстрата SH:

* S H = V ^ O + ^ S H (16.18)

для реакции ионизации:
+ . (16.19)

Поскольку
cSH + V = * b (16.20)

то

( s —С Г

н,о+ н,о+

Из последнего соотношения находим

S
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Обозначим £эф в виде

Представим теперь обратную величину
от сН | 0 +:

1 1 , 1

//А

Рис. 16.3. Зависимость 1/£Эф от

(16.22)

в виде зависимости

(16.23)

Из графика такой зависимости
(рис. 16.3) можно определить kt

и /CSH-
Рассмотрим два крайних слу-

чая, вытекающих из уравнения
(16.22). В первом случае, когда

" \ получим

Во втором

К 1

. (16.24)
случае, когда

нахо-
ДИМ, ЧТО

§ 7. Общий основной катализ

Общий основной катализ осуществляется с помощью осно-
ваний Бренстеда, являющихся акцепторами протонов, отрывае-
мых от молекул субстрата SH с образованием промежуточных
анионов S- по схеме

SH + В ме*ленная S" + ВН+ -> S* + В,

s > + вбыстрая стадия^р + g (16.25)

По такому механизму происходят многие реакции гидролиза
эфиров, конденсации альдегидов и т. п. Рассмотрим некоторые
примеры.

Пример 3. Гидролиз сложных эфиров. В первой (мед-
ленной) стадии происходит отрыв протона от радикала эфира
CH3(R) и передача его молекуле слабого основания В:

О О

R_C-O-CH3+R м е д л е н н а я

Во второй стадии осуществляется электрофильная атака моле-
кулы воды на атом кислорода спиртовой группы с образовани-
ем органической кислоты и иона СНзО~~:
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R—С— О—(ГН8 + НгО -*- R—С—ОН + СН,—СТ.

В последней стадии происходит быстрый захват протона от
слабой кислоты ВН+ и регенерация основания В:

СН8—О~ + ВН+ б ы с т р"' стадия-». CHSOH + В.

Пример 9. Конденсация альдегидов. Как и в предыдущем
примере, первая стадия состоит в отрыве протона от молекулы,
субстрата и передаче его молекуле слабого основания В:

О
II

В+Н—СН,—С

А
медленная стадия -ВН+ + (ГН,—С;

А

ОГ-]

:сн3—с
н

Вторая стадия — атака промежуточным карбанионом карбо-
нильного атома С второй молекулы альдегида:

О

н
г н г — с

I
н

О"
I II

СН,— С — СНг — С

Третья стадия — быстрый захват карбанионом протона от сла-
бой кислоты ВН+ и регенерация основания В:

О" О ОН О

С Н 3 - С - С Н 2 - С + В Н + б ы с т р а я с т а д и я > С Н 8 - С - С Н 2 ^ С + В .

§ 8. Кинетика реакций общего основного катализа

По аналогии с уравнением (16.14) запишем

При постоянстве рН среды и кон-
центрации катализатора реакция
(16.25) будет реакцией первого
порядка с эффективной констан-
той скорости:

(16.27)

При заданном значении рН кон-
станта &ЭФ линейно заэисит от
концентрации катализатора с в

(рис. 16.4). Если значения рН

*и2о
 си го

Рис. 16.4. Зависимость &>* от с в
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меняются, определяют зависимость кэф от рН(сои~) и получа-
ют из прафиков отдельные значения констант скорости
*в» ^он" и *нао-

§ 9. Соотношения Бренстеда

Для общего кислотного и основного катализа. Бренстедом
были установлены корреляционные соотношения между кон-
стантами скорости и соответствующими константами ионизации
Кал катализирующих кислот и константами основности Къл ка-
тализирующих оснований:

a,i

kBti = const Kb. (16.28)

Эти соотношения получили название соотношений Бренсте-
да. Если а=0,1, катализатором является растворитель; ско-
рость реакции в этом случае слабо возрастает в; растворах да-
же относительно сильных кислот. Если же а=0,5, реакции в бу-
ферных растворах ускоряются, в основном под действием не-
диссоциированных слабых кислот, т. е. налицо случай общего
кислотного катализа. Наконец, если а=1, каталитическое дей-
ствие буфера почти целиком определяется содержащимися в
нем ионами гидроксония, т. е. реакция может быть отнесена
к случаю специфического кислотного катализа.

Аналогичные выводы по значениям показателей р в урав-
нении (16.28) могут быть применены и к основному катализу.

При постоянной энтропийной составляющей из соотношений
Бренстеда следует корреляция «между энергиями активации и
тепловыми эффектами реакций:

Еа = const+а (р) Д#. (16.29)

Подобная корреляция была получена Хориути и Поляни при
сопоставлении потенциальных диаграмм различных реакций и
использовании теории активированного, комплекса.

Исследуя реакции радикалов, Семенов пришел к подобным
соотношениям для экзотермических реакций:

£0 = 48,1+ 0,25 ДЯ>Дж/моль, (16.29а)

где £0 — высота потенциального барьера реакции, и для эн-
дотермических реакций:

Ев = 48,1 + 0,75 ЛЯ кДж/моль. (16.296)
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Глава 17

ГЕТЕРОГЕННЫЕ КАТАЛИТИЧЕСКИЕ РЕАКЦИИ

§ 1. Процессы активации

Любая гетерогенная каталитическая реакция включает в
себя несколько последовательно идущих стадий. Обычно она
начинается с диффузии реагирующих веществ к поверхности
катализатора (внешняя диффузия) и внутрь его лор (внутрен-
няя диффузия). Затем следует адсорбция и сама реакция на
поверхности катализатора (в зависимости от ее состояния —
на внешней или внутренней поверхности). После этого проис-
ходит десорбция и транспорт продуктов реакции от поверхно-
сти катализатора в объем. Скорость такой сложной реакции
определяется скоростью более медленной стадии.

Катализаторы не вызывают, а ускоряют химические реак-
ции. Ускорение каталитических реакций, (см. рис. 16.1), обу-
словлено снижением энергии активации по сравнению с энер-
гией активации некаталитической реакции.

Рассмотрим возможные пути
некоторой гомогенной реакции
без катализатора и на поверхно-
сти катализатора (рис. 17.1) без
учета диффузионных процессов.
Из рисунка видно, что

U

(17.1)

реакч

(17.2) Пути реакции

Рис. 17.1. Возможные пути гомо-
генной каталитической реакции
(сплошные кривые) и гетерогенной
каталитической реакции (пунктир-

ные кривые)

В этом случае (без учета диф-
фузии) ускорение реакции обус-
ловлено экзотермическим харак-
тером адсорбции активирован-
ного комплекса на твердом катализаторе. Однако, как видно
из уравнения (17.2), ускорение зависит также от отношения
2гег.каж/2гом> пропорционального числу активных центров на
поверхности катализатора. Ясно, что число активных центров
меньше числа адсорбционных центров на поверхности носите-
ля и катализатора и зависит от природы и способа приготов-
ления катализатора.

§ 2. Кинетические уравнения элементарных реакций

Мерой каталитической активности обычно считается удель-
ная (на единицу поверхности) скорость (или, что то же самое,
константа скорости) исследуемой реакции.
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Без учета диффузии в гетерогенных каталитических реак-
циях роль одного из реагирующих веществ играет адсорбцион-
ный центр. Поэтому для адсорбции некоторого вещества А:

А (газ)+1 аде. центр = А (аде), (17.3)

согласно основному постулату химической кинетики,

(17.4)

Здесь РА — парциальное давление вещества А в газовой фазе,
6о — доля свободной поверхности.

Аналогично, для процесса (17.3) скорость десорбции будет
равна

О>дес = *десеА, О 7 ' 5 )

где 6л — доля поверхности, занятой веществом А.
Рассмотрим теперь химическую реакцию в хемосорбцион-

ном слое:

* А (aAc) + v2A2 (адс)+ . . . = v | B 1 (адс)+ . . . . (17.6)

ЕЬли все молекулы А,- занимают одинаковое число адсорбци-
онных центров, а молекулы Bt — тоже одинаковое (но другое
и большее, чем А/) число адсорбционных центров, то превра-
щение в хемосорбционном слое возможно при наличии недоста-
ющего числа свободных центров адсорбции:

An=Sv:—2v£. (17.6a)

Уравнение (17.6) в этом случае следует переписать в виде

v^! (аде) + . . . + Дл (своб. аде. центров) = v[ Ъг (аде) + . . . .

(17.7)

Скорость гетерогенной каталитической реакции, по опреде-
лению, есть изменение количества реагента А/ в единицу вре-
мени на единице! площади поверхности катализатора:

•*—-Нг- (178)

где S — общая площадь поверхности катализатора, на кото-
рой происходит химическая реакция.

Согласно основному постулату химической кинетики, ско-
рость гетерогенной реакции пропорциональна произведению по-
верхностных концентраций реагирующих веществ и свободных
активных центров, взятых в степенях, равных стехиомегриче-
ским коэффициентам, если реакция (17.7) протекает в одну
стадию.

Поверхностные концентрации реагентов и активных центров
пропорциональны доле поверхности, приходящейся на соответ-
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ствующие вещества 6/ и свободные активные центры 6о- По-
этому для реакции (17.7) в расчете на единицу площади по-
верхности ( S = l ) получим

w = kJfilg...Q$* (17.9)
для прямого процесса и

ш = ^ - 1 в з | . . (17.10)

для обратного процесса. В последнем случае не учитывается
множитель бо", поскольку в правой части уравнения (17.7)
не фигурируют активные центры. Если же Дл<0, множитель
Gon появится в уравнении (17.10) и исчезнет из уравнения
(17.9).

При сопоставлении уравнений (17.4) и (17.5) с уравнения-
ми (17.9) и (17.10) видна аналогия между процессами адсорб-
ции и химическими реакциями в хемосорбционном слое.

Для неоднородных ^поверхностей каждому типу центров ад-
сорбции соответствует отдельное уравнение вида

г1А1 + Дл(адс. центр типа 0 = v ' B i + - - . (17.11)

В этом случае общая скорость прямого процесса будет равна

(17.12)

а общая скорость обратного процесса равна соответственно

(17.13)

§ 3. Кинетические уравнения химических реакций на
однородных поверхностях

Если адсорбционные процессы происходят быстро, величи-
ны 6л| и 0о можно вычислить из уравнений адсорбционного
равновесия:

где Ь — адсорбционные; коэффициенты.
Если реакция происходит в одну стадию типа (17,7), то из

уравнения 1(17.12) получим
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w-

(17.15)

В простейшем случае, когда

А (аде)-*-В (аде), Дя = 0,

получаем

^ ( 1 7 . 1 6 )

При слабой адсорбции продуктов реакции (Ьв/0в<1) по ме-
ре увеличения сорбируемости исходного вещества А порядок
реакции по веществу А снижается от 1 до 0. В этом случае
из уравнения (17.16) можно получить три частных случая:

а) при bjj)A < 1 w = kbjj)A; (17.16а)

б) при bjj)A ~ I w = k t

 ЬАРА ; (17.166)
1 + VA

в) при Ь А Р А » 1 » = *• (17.16B)

Эффективная кажущаяся энергия активации Екат повы-
шается при этом от ЕИСт—ЯА ДО £ИСТ, где ЛА — теплота адсорб-
ции вещества А.

При средней адсорбции продукта реакции В, т. е. при зна-
чении &вРв~1, кинетические уравнения усложняются и прини-
мают вид

г)при6АрА<1 w = k Д А ; (17.16г)
1 + V B

д) при &АРА~ 1 w=k А х , (17.16д)
• ^ А^А ' В^В

е) при 6АРА> 1 w=k. (17.16e)

Наконец, при сильной адсорбции продукта реакции В, ког-
да &врв » 1 + ЬдрА, получаем одно уравнение вида

(17.16ж)

Рассмотрим теперь случай, когда скорость всего 'процесса
определяется скоростью адсорбции одного лз исходных ве-
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ществ, например, вещества Аг. Общая скорость реакции будет
раЬна скорости адсорбции этого вещества:

w = wam^kpAt%. (17.17)

Трудной задачей в таком случае будет вычисление величины
во, поскольку нельзя использовать уравнение изотермы ад-
сорбции.

Если адсорбируемостью А{ можно пренебречь, величину 0О

можно определить по изотермам других веществ. Тогда выра-
жение для скорости реакции- запишется в виде

w^w^k Р-Ь (17.18)

Если адсорбируемостью А] пренебречь нельзя, решение
уравнения (17.17) можно (получить только при небольшом сме-
щении от положения равновесия. Тогда можно представить,
что в хемосорбционном слое в каждый момент времени уста-
навливается химическое равновесие, отвечающее стационарно-
му значению 6A l и равновесным значениям в А, . . . вв,... •
Концентрации реагирующих веществ изменяются по мере из-
менения стационарных величин 0At.

В этом случае из условий химического адсорбционного рав-
новесия «методом последовательных приближений определяют
квазистационарные значения 6A l 9 а затем и значение во, необ-
ходимое для решения уравнения (17.17).

§ 4. Кинетические уравнения химических реакций на
неоднородных поверхностях

Рассмотрим каталитическую реакцию вида

А1(адс) + Аа(газ)+ . . . = 8 ^ 3 3 ) + . . . , (17.19)

в которой учитывается только адсорбция вещества к\.
Для однородной поверхности скорость элементарной реак-

ции можно записать как

... (17.20)

Для неоднородной поверхности необходимо провести сум-
мирование таких выражений для каждого типа участков по-
верхности, характеризуемых своими теплотами адсорбции h:

РА, ... 2 kfi^Vt-PA.... 2 -TXT-IPI- (17.21)
1 l + biP

Здесь

(17.22)

относительная доля центровгадсорбция t-ro типа и p=pAt.
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Для «аморфных» поверхностей Лангмгор использовал прфде
ставление о непрерывном распределений центров и теплот ад-
сорбции. В этом случае вероятность того, что для произволь-
ного центра теплота адсорбции равна % с точностью до dK9 бу-
дет равна

dW(X)=?(k)dX. (17.23)
Скорость реакции (17.19) можно переписать в виде

(17.24)

Это уравнение можно решить только в случае, когда k(k) од-
нозначно и непрерывно зависит от теплоты адсорбции.

Если к(%) и р(А,) — непрерывные функции, можно ввести
вспомогательную непрерывную функцию F(K), равную

F(K) = k(X)p{K)9 (17.25)
что дает возможность привести выражение (17.24) к виду

Хмаксмак

V
J

(17.26)

Решение этого уравнения выполняется подбором функций
F (К). Так, дробный порядок реакции, когда

Я>(РА|) = * Р 1 / П . (17.27)

получается при подстановке F(X) в виде
F (\) = k (Я) о (К) = const e-*/**r. (17.28)

При рассмотрении различных функций р(Х) предпочтение
отдают экспоненциальному или гауссовому распределению око-
ло одного или нескольких значений Аои- При экспоненциальном
распределении наблюдается изотерма адсорбции Фрейндлих а:

e = constp1/'" (17.29)

и выполняется кор(реляционное соотношение Бренстеда:

£| = const/(?,
где

а = 1/2— 1/т, т > 2 . (17.30)

§ 5. Роль диффузии в кинетике гетерогенных
каталитических реакций

В реальных гетерогенных каталитических процессах боль-
шое влияние на скорость химических превращений оказывают
такие макроскопические факторы, как перенос вещества, тепла,
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изменение размера и химического состава поверхности. Раздел
науки, изучающий (влияние макроскопических факторов на ско-
рбеть химических процесов, получил название макрокинетики..

1. Внешняя диффузионная область. В предшествующих па-
раграфах данной главы была рассмотрена кинетика реакций
в мономолекулярном хемосорбционном слое катализатора,
когда реакция не тормозится диффузионными процессами. Бы-
ло показано, что скорость реакции равна

ws=kScn

s, n > 0 . (17.31)

Здесь cs — концентрация реагирующего вещества в поверх-
ностном слое, пропорциональная его концентрации у поверх-
ности катализатора.

При протекании химического процесса происходит умень-
шение исходных веществ на поверхности катализатора и обра-
зование продуктов реакции. Пополнение первых и удаление
вторых происходит за счет переноса вещества из объема газо-
вой (или жидкой) фазы и обратно. Механизм этого переноса —
обычно диффузионный, так как в отсутствии принудительных
потоков он обусловлен наличием градиента концентрации реа-
гентов между объемом и поверхностью.

В соответствии с уравнениями для скорости диффузии

При установившейся диффузии
dc Ac Сл — с*»

—=—=--V^- < 1 7 - 3 3 >
dx Ь о

"W—f-<*-*>. (17-34)
Здесь с0 — объемная концентрация реагента, б — толщина
диффузионного слоя у .поверхности катализатора.

При внешнедиффузионном торможении (на непористых ката-
лизаторах) скорость реакции зависит от скорости диффузион-
ного потока реагента к «поверхности. Поэтому для реакции
первого порядка, когда

ws = kScs,
при стационарном состоянии получим

»s=«W и kScs=-^ {co-cs). (17.35)

Из этого соотношения находим, что

cs = Ц — с0 (17.35а)
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и соответственно

Щ= ^ g - * . (17.36)

При малых значениях отношения k8/D получим

ws = kSc0, (17.37)

т. е. кинетическое уравнение реакции первого порядка относи-
тельно с0. При значениях k8/D>l находим, что

^i (17.38)
W s c 0 ,

т. е. получаем уравнение переноса типа уравнения (17.34) для
случая, когда cs=0.

Первую предельную область, в которой можно пренебречь
влиянием макрокинетических факторов, называют кинетиче-
ской областью, вторую — внешнедиффузионной областью.

Повышение температуры вызывает значительное увеличение
скорости реакции в кинетической области в соответствии с
уравнением Аррениуса:

k=*conste~EA/RT. (17.39)

В то же время коэффициент диффузии слабо (D~T112) зави-
сит от температуры, в связи с чем температурный коэффици-
ент скорости процесса во внешнедиффузионной области бли-
зок к единице.

Если в кинетической области реакция может иметь различ-
ные порядки, то во внешнедиффузионной области порядок ре-
акции всегда равен единице. Кроме этого, во внешнедиффузи-
онной области обычно наблюдается сильный разогрев катали-
затора по отношению к окружающему его газу, достигающий
сотен градусов. Это и понятно, поскольку механизм теплопере-
дачи в этих условиях аналогичен механизму массопередачи. По-
этому, если затруднен перенос вещества, то затрудняется и
перенос тепла, выделяющегося на катализаторе.

Переход процесса во внешнедиффузионную область может
произойти при уменьшении линейной скорости потока, повыше-
нии концентрации (для реакций второго и третьего порядков)
и, особенно, при повышении температуры.

2. Внутренняя диффузионная область. Уравнения Зельдови-
ча и Тиле. Большинство промышленных катализаторов являют-
ся пористыми телами, причем /площадь поверхности пор часто
в десятки тысяч раз превышает площадь внешней, геометриче-
ской поверхности катализатора. Поверхность шор особенно ка-
талитически активна, но доступность ее для реагирующих ве-
ществ неодинакова: чем глубже внутри катализатора лежит
данный участок поверхности, тем труднее осуществляется диф-
фузия к ней веществ! сквозь пары:
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Основы теории макрокинетики процессов на пористых ка-
тализаторах были разработаны в 1939 г. Я. Б. Зельдовичем
и независимо от него Е. В. Тиле.

Зельдович рассматривал диффузию в бесконечный слой ка-
тализатора как в квазинепрерывную среду с эффективным ко-
эффициентом диффузии Дф. Согласно второму закону Фика„
число молей, появляющихся в данной точке пространства на
единицу объема в единицу времени благодаря диффузии, рав-
но

("£•) = D T T -
\ * /диф дх*

(17.40>

При протекании химической реакции появляется дополни-
тельный отрицательный источник вещества, так что

В стационарных условиях

<1 7-4 2>

Это уравнение решалось при следующих краевых условиях:

с = с 0 , х=0 и с = 0 , х = о о .

В результате решения дифференциального уравнения (17.42)
было выведено уравнение кинетики реакций на пористых ка-
тализаторах с учетом диффузионного торможения:

* 0 * * 1 - ( 1 7 4 2 а >

где /)эф — некоторое эффективное значение коэффициента диф-
фузии, определяемое экспериментально, и г — радиус зерек
(гранул) катализатора.

Тиле рассмотрел взаимосвязь
каталитического и диффузионного
процессов в единичной поре-канале
на разном расстоянии от ее устья.
В этом случае баланс вещества от-
носится к одной поре радиусом г и
длиной 21 (рис. 17.2).

В связи с этим рассматривается
поток вещества dnjdt (моль/с) че-

б

I I
II
II
l l

1

1
1
1 о

t-O~dx J-Z, 2L

Рис. 17.2. Модельная пора ка-
тализатора

( / )
рез любое сечение как для первого закона Фика:

( 1 7 4 3 )

где пг2 — площадь поперечного сечения поры.
Приращение потока при переходе от сечения 1 к сече-

нию 2 составляет
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^.dx. (17.44)

Скорость химической реакции на поверхности кольца пло-
щадью 2nrdx равна

dwXUH = k(f2nrdx. (17.45)
В стационарных условиях вместо уравнения (17.42) для от-

дельной поры получим следующее выражение:

j (17.46)
откуда

rD — = 2kcn. (17.47)
dx*

Здесь D — истинный коэффициент диффузии вещества в по-
рах (/)газ или Окнудс в зависимости от давления), а константа
скорости рассчитывается на единицу длины поры при /1=1 и
имеет размерность см/с.

В качестве краевых условий для решения этого уравнения
выбраны следующие:

с = с0, х = 0 и = 0, х = Ь ( в центре гранулы). (17.48)
dx

Введем безразмерную концентрацию
1=с/с0, (17.49)

где с0 — концентрация вещества в газовой фазе у устья поры.
Тогда из уравнений (17.47) и (17.49) получаем

2 £L (17.50)

Введем безразмерную координату т)=х/е, где е — xapaKfepn-
-стическая длина поры, равная

•-l/-T7. 07.51)

Как видно из этого уравнения, величина е зависит от зна-
чений^ с0, порядка реакции, размера пор и температуры (через
D/k) /Безразмерная координата г\ оказывается равной

\ЧГХ. 07.52)

Уравнение (17.47) в безразмерных координатах приобретает
вид

В качестве краевых условий <в соответствии с уравнением
(17.48) имеем
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= 1 при 4-=0 при
ОТ)

4 ^ 3 * . (17.54)

Безразмерный параметр h лолучил в литературе название па-
раметра Тиле.

Для реакций первого порядка» величины

не зависят от Сп. Тогда при решении уравнения (17.53) q уче-
том краевых условий (17.54) получается, что

£ — — — ctHh-r\)
c/i (Л)

при (17.56>

(17.56а)

3. Параметр Тиле как критерий перехода реакции в кине-
тическую область. Разные значения h соответствуют катализа-
торам с различными размерами пор или с различной актив-
ностью.

При малых значениях h (/i<l) падение концентрации реа-
гента мало, так что главная часть поры доступна. При значе-
ниях А>2 уменьшение концентрации реагента велико и поверх-
ность поры доступна только отчасти. Высокие значения пара-
метра h означают протекание реакции во внутридиффузионной
области.

Переход из кинетической во внутрадиффузионную область
происходит начиная со значений Л » 1, когда L « e .

При больших значениях h решение уравнения (17.56) за-
пишется в виде

Е = е"ч, 0 < т ) < ° ° - (17.57)
В этом случае в центре гранулы становится равным нулю не

только , но и концентрация реагента с.
dx

На рис. 17.3 изображена зависимость %=clc0 от x/L (=TJ/A)
при разных значениях h.

0,5

Рис. 17.3. Зависимость £ =
от x/L при разных h

Рис. 17.4. Переход процесса из
внутридиффузионной области в

кинетическую

243



Определим теперь скорость реакции во внутридиффузион-
ной области. Скорость реакции в поре катализатора равна
скорости диффузии вещества через наружную поверхность гра-
нулы, т. е. через плоскость х=0.

Из уравнения (17.56) находим

(-^А =—th(h), (17.58)

откуда

(17.59)
dx /x=o dx\ dx

Во внутридиффузионной области скорость превращения для
лоловины длины поры (x<L) равна

х=о

В кинетической области, когда диффузия в пору не тормо-
зит процесса, т. е. когда для реакции доступна вся поверхность
катализатора, для той же половины длины поры скорость ре-
акции будет равна

Отношение этих величин определяет степень использования
(долю «доступной») поверхности:

г Гсфакт __ ^внутрядиф _ nr*DcJith (h)

"" «'макс "" шкия 2nrL*kc0

f=-l£—hth(h). (17.60)

ИЛИ

Для реакции первого порядка (я=1) имеем

— и /=Ai^LL. (17.60а)
rD h

Перепишем уравнение (17.60а) в несколько ином виде:

f^Jh(hl==± eW* 1 7 б 0 б )
1 h h eh + e'h V ;

и найдем величину / при малых и высоких значениях h.
Так, при1 малых h (A<0,5) после разложения в ряд экспо-

нент получаем th(h)^h и / = 1 , т. е. реакция переходит в кине-
тическую область. При высоких h (Л>2) можно пренебречь
e~h по сравнению с ен и из уравнения (17.606) находим, что
/=1/А.

В последнем случае (А>2) скорость реакции для половины
длины поры равна (при п=\)



ОЪнутридиф = Mum = 2nrLkco/h

ИЛИ

в̂нутридиф =ЯГС 0 V2rkD == Лвнутридаф Со. (17.61)

Коэффициент диффузии D в газовой фазе слабо зависит от
температуры:

{ ^ ) т т = c o n s b тШ- (17-62)

Если Я>2г, получаем выражение для коэффициента кнудсе-
новской диффузии:

Окнудс = — («О2 r = const Т1/2 (17.62а)
«3

Поэтому зависимость &Внутридиф от темпе£атуры целиком опре-
деляется зависимостью от температуры yk:

АвнутриднФ ~ Vk И £Внутри1иф ^ ^кин/2. (17.63)

Поскольку h — У̂ Л, при понижении температуры (и соот-
ветственно при уменьшении величины к) можно достичь значе-
ния А«1, когда характеристическая длина поры е становится
равной L. При этом реакция переходит из внутридиффузион-
ной области в кинетическую и энергия активации реакции до-
стигает значения £КИн, т. е. удваивается по величине. На
рис. 17.4 это выражено удвоением tga: tgai=2tgct2. Такой же
переход можно осуществить за счет изменения величин г и L.

Для реакций более высоких порядков (п>1) лорядок яро-
текания реакций во внутридиффузионной области уменьшает-
ся до значений (я+1)/2, когда

1
о 2 . (17.64)

Так, реакции второго порядка приобретают дробный порядок
(я=3/2), реакции третьего порядка превращаются в бимоле-
кулярные. Однако величина ьВНутридиФ составляет всегда при-
мерно £Кин/2, как и в\ реакциях первого порядка.

Выше была рассмотрена кинетика гомогенных и гетероген-
ных каталитических реакций, протекающих в замкнутом объе-
ме некоторого реактора. На практике же большинство извест-
ных каталитических процессов (особенно при гетерогенном ка-
тализе) как в промышленности, так я в лабораторных услови-
ях проводится в потоке. Этим обусловлена необходимость рас-
смотрения кинетики таких процессов в потоке — в простейшем
случае — в режиме идеального вытеснения, чему и посвящает-
ся следующий параграф данного пособия.
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§ 6. Кинетика гетерогенных каталитических реакций в
потоке. Режим идеального вытеснения

Пусть реагирующие вещества движутся в реакторе с непо-
движным твердым катализатором без перемешивания, т. е. в
режиме идеального вытеснения. В этом случае уравнение ди-
намики химической реакции, как и в случае гомогенной реак-
ции, запишется в виде

dl dt

где

dt

(17.65)

(17.66)

у _ объем реактора, свободный от катализатора.
Сопоставляя выражения ^(17.8) и (17.66), получим связь

между скоростями гетерогенной й гомогенной химическими ре-
акциями:

•W- (17.67)

Здесь SOv — площадь единицы объема катализатора, р — об-
щая площадь сечения реактора, А/ — длина слоя катализато-
ра (Д/=/2—1\) в реакторе и х=р7р, где р' — площадь сечения
реактора, свободного от катализатора (рис. 17.5).

Умножая правую и левую
части уравнения (17.65) на

• x/Sov, получим выражение
и

ооооооооооооооо
ооооооооооооооо
ооооооооооооооо
ооооооооооооооо
ооооооооооооооо
ооооооооооооооо

А1

d(ucAi)

dl

Рис. 17.5. Поток веществ в реакторе
с неподвижным твердым катализатором

дсА

dt
(17.68)

После достижения стационарного состояния в реакторе, ко-

гда

получим из выражения (17.68)1 следующую формулу:

dl

(17.69)

(17.70)

Подставляя в эту формулу значения
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где v — объемная скорость потока вещества, получим общее
уравнение кинетики гетерогенной каталитической реакции в
потоке в режиме идеального вытеснения:

<1 7-7 2>

Для необратимой гетерогенной реакции типа

%+ . . ., (17.73)

протекающей в кинетической области © одну стадию, выраже-
нием для скорости такой реакции после достижения адсорб-
ционного равновесия будет

№ . 6 * . • • • в Г < 1 7 ' 7 4 >

Поскольку величина Sovp постоянна для заданных условий
опыта, ее можно ввести в выражение константы скорости ре-
акции. В этом случае уравнение (17.74) можно переписать в
виде

^ Х : . . . в Г § ( 1 7 . 7 5 )

где

k e k'S0Vp.

Допустим, что в реакторе происходит необратимая реакция
первого порядка — типа крекинга:

А - ^ ; В 1 + ^ В а + . . . . (17.76)

В таком случае уравнение кинетики (17.75) можно записать
как

ПоА~ = кЬА. (17.77)

В результате крекинга углеводородов кроме газа и легко-
летучих продуктов образуются высокомолекулярные продукты,
сильно адсорбирующиеся на поверхности катализатора. Поэто-
му реакцию каталитического крекинга следует рассматривать
как гетерогенную реакцию первого порядка, в которой наблю-
дается сильная адсорбции продуктов реакции при слабой ад-
сорбции исходных веществ. В соответствии с этим из уравне-
ния (17.14) получим

6
А

где х — доля прореагировавшего исходного вещества.
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Подставив это значение 6А © уравнение (17.77) найдем

После его интегрирования от 0 до х и от 0 до / получим

X X

x'dx'

и затем выражение

— 1п(1—х) — x = (17.80)

Перепишем последнее выражение в виде зависимости констан-
ты скорости реакции от х:

V
(17.81)

Для определения константы скорости реакции представим
уравнение (17.81) в следующем виде:

nOAx=-nOA\n(l-x)-k-^-, (17.82)
ОО

где B = 2v; 6 B r

Теперь, если в качестве переменных взять

и Х = —n 0 A ln( l—х),

(17.82а)

то из графической зависимости
Y от X можно определить кажу-
щуюся константу скорости кре-
кинга в потоке:

(17.83)
В '

На рис. 17.6 изображена за-
висимость У от X для крекинга

Рис. 17.6. Кинетика каталитичес- Г Я Я О Й „ Я на ялюмосиликатном ка-
кого крекинга газойля (по данным газойля на алюмосиликатном ка
Г. м. Панченкова и Е. П. Кузне- тализаторе при различных тем-
цовой): /—490; 2—475; 3 — 450°С пературах.
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Раздел V

КИНЕТИКА ПРОЦЕССОВ ОБМЕНА ЭНЕРГИЕЙ

Глава 18

РЕЛАКСАЦИОННЫЕ ПРОЦЕССЫ В ГАЗАХ

§ 1. Время релаксации. Простейшее релаксационное
уравнение

При отклонении некоторой величины q от равновесного значе-
ния <7о возникают факторы, стремящиеся вернуть ее к «равно-
весному значению. Так, в результате явлений переноса проис-
ходит выравнивание температур и концентраций.

Скорость дриближения величины q к равновесному значе-
нию <7о пропорциональна ее отклонению от равновесного зна-
чения:

— * - - * ( ? - ? • ) . (18.1)

где к — коэффициент пропорциональности. Обратная величи-
на коэффициента пропорциональности

т = 4- ( 1 8 Л а )
есть время достижения равновесного значения.

Решение уравнения (18.1) имеет вид

<7-<7о = (<7-<7оЫе-</\ (18.2)

где (q—qo)t=o — отклонение от равновесного значения в на-
чальный момент времени. В соответствии с этим уравнением т
имеет смысл времени релаксации. Если при /=0 и q=09 то из
уравнений (18.1) и (18.1а) получается релаксационное уравне-
ние
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(18.2а)

/=o

В состоянии, далеком от равновесного, оно не всегда справед-
ливо, однако и в этом случае его можно использовать для
оценки величины времени релаксации.

В применении к процессам переноса (обмена) энергии урав-
нение (18.2а) можно записать

т = — — & . (18.26)

\ dt /

§ 2. Поступательная релаксация

Наиболее быстрым процессом, связанным со столкновения-
ми, является обмен энергией между поступательными степеня-
ми свободы.

Пусть неподвижный в начале опыта газ В составляет не-
большую примесь в газе А, имеющем температуру Г, причем
для простоты решения задачи предположим газ В одноатом-
ным.

Вследствие столкновений с частицами А (которые могут
быть молекулами или атомами) газ В переходит из некоторо-
го начального состояния в состояние с температурой Т. При
этом в равновесном состоянии! полная энергия одноатомного га-
за В в 1 см3 станет равной

ИГпв. (18.3)

где л в — плотность частиц газа В.
Для вычисления dE/dt используем модель жестких шаров

диаметром dA для газа А и диаметром йъ для газа В. Прира-
щение энергии частиц В равно

Щ nB[teT0()dv. (18.4)

Здесь zo(v)dv — частота столкновений одной чдстицы В мас-
сой /пв с частицами А массой /ПА, имевшими начальные ско-
рости, «распределенные в <интер«вале от v до v+dv; Дет —
энергия, передаваемая неподвижной частице В при одном
столкновении с частицей А.

Из теории столкновений при лобовом ударе жестких шаров
следует

где
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• ~2£~ (18.5а)
Тогда

Усреднение Лет по всем прицельным параметрам уменьшает
Дет в два раза.

Поскольку считается, что молекулы А имеют максвелл-
бол ьцмановское распределение по скоростям поступательного
движения, получим

z0 (v) do = ПАЯЛА.В vf (v) dv, (18.6)
где

Ш*-4л (jfcf exp (--^-j v4v. (18.6a)

Уравнение (18.6) можно (привести к виду

2 exp ( — ^ - ) rnNo. (18.66)

Из уравнений (18.4), (18.56) и (18.66) получим

Поскольку mAt>V2 = e f v* = 2e/mA и t»d»=de/mAt то из уравне-
ния (18.7) найдем

(18.7a)

Введем новую переменную %=e/kT, для чего умножим и разде-
лим правую часть уравнения (18.7а) на (kt)3. В результате
получим
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Интеграл в правой части этого уравнения равен Г(3)=2Г(2)
=2, тогда

JL) = 2 п в
 4 W A W B kTz. (18.8)

Здесь

4 ' / 2 ( ^ ) ^ i ( ^ L ) ' % (18.9)

есть полное число столкновений частицы В с частицами А в
единице объема в единицу времени.

Если теперь в уравнение (18.26) подставить значение Ео из
уравнения (18.3) и выражение (18.8) для dE/dt, то получим
формулу для времени установления поступательной релакса-
ций или, что то же самоё, для времени релаксации (установ-
ления) максвелл—больцмановского распределения:

2 /[ (m A +« B >
ИЛИ

Если учесть усреднение Дет по всем прицельным параметрам,
то множитель 3/4 нужно заменить на) 3/2.

При m A =m B формула (18.10) принимает вид
т п ^ 1 / 2 = т 0 , (18.10а)

где то — время свободного пробега, равное 10~12—10й с при
нормальных условиях. Таким образом, установление равновес-
ного распределения по поступательным степеням свободы в
газе В происходит за время между двумя столкновениями.

При тъ>тх (пгА — ударяющая частица, например элект-
рон) время релаксации будет гораздо больше времени между
столкновениями:

~ -т о >т о , (18.106)
т А

поскольку обмен поступательной энергией между легкой и тя-
желой частицами затруднен. Аналогичный эффект проявляет-
ся и при соотношении ШАЖЬЪ:

т п ^ - ^ - т 0 > т 0 . (18.10в)

§ 3. Вращательная релаксация

Рассмотрим систему, состоящую из одноатомного газа А
и небольшого количества молекул ВС, аппроксимируемых мо-
делью жестких ротаторов. Допустим, что скорости центров
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масс частиц ВС обладают максвелл—больцмановским распре-
делением, соответствующим темлературе поступательных сте-
пеней свободы газа А. Тогда, после столкновения и приведе-
ния молекул ВС в равновесное состояние, их средняя энергия,
приходящаяся на две вращательные степени свободы Яве ро-
таторов, будет равна

£о.вр=*ГАПво (18.11)
Скорость передачи энергии из. поступательных степеней

свободы во вращательные (d£BP/dO£BP=o определим из задачи
столкновения ротатора с атомом. Столкновениями ротаторов
между собой пренебрегаем из-за малой концентрации (

))
Для простоты оудем считать, что все столкновения (проис-

ходят в условиях, наиболее благоприятствующих переходу по-
ступательной энергии во враща-
тельную. При таких столкновени- т*№ <j_ "**№
ях налетающий атом А движется | •*•
вдоль прямой, проходящей через
атом ротатора, перпендикулярно
оси ротатора (рис. 18.1). Процесс
столкновения происходит настоль-
ко быстро, что в момент удара
правый атом ротатора не приоб-
ретает скорости, поэтому столкно-
вение атома и ротатора можно
рассматривать как центральный
удар налетающей частицы А ( т А )
и атома В ротатора (твс/2).

При таком упругом ударе на- '"'
летающий атом передает ротато- Рис. 18.1. Столкновение атома
ру энергию с ротатором

которая распределяется между его поступательными и враща-
тельными степенями свободы.

В случае равных масс частиц (mA=mBc=/w) скорость (испы-
тавшего столкновение атома ротатора после удара будет рав-
на

vB=±vA. (18.12)

Действительно, из уравнения (18.11а)
mv%/2

£"
Распределение энергии между вращением и лоступательным

движением ротатора можно вычислить, если определить угяо-
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вую скорость вращения ротатора. В момент удара мгновенная
ось вращения ротатора проходит через правый атом, поэтому

(18.12a)

а вращательная

/0)* |
сьр 2

так как

энергия

2

и в = со<

равна

^в
2

и-—

i = -

16

9

т

Т

4

3 ^ А '

*">А

2

m

4

9

mv\

2

m

4

9

(18.13а)
/ т т \» 4

IT+TJ
Энергия поступательных степеней свободы ротатора равна

—
W 2

j (18.14)
или

Полученный результат можно сформулироэать в следую-
щем виде. При столкновении ротатора с частицей сравнимой
массы вращательные степени свободы приобретают энергию,
сравнимую по порядку величины с энергией, получаемой по-
ступательными степенями свободы ротатора.

Поскольку средние значения энергии вращательных и посту-
пательных степеней свободы молекул, а также энергия, пере-
даваемая при каждом столкновении этим степеням свободы,
имеют один порядок, то одного порядка оказываются и време-
на вращательной и поступательной релаксаций.

Вообще говоря, время вращательной релаксации тВр не-
сколько больше времени поступательной релаксации, посколь-
ку не каждое столкновение сопровождается вращательным
возбуждением. В частности, при лобовом столкновении рота-
тора с атомом вращательная энергия не меняется. В связи с
этим

т в р > т п , (18.15)

причем твр лишь немного больше тп.
Таким образом, вращательная релаксация происходит за

времена порядка среднего времена свободного пробега. Экс-
периментальные данные, «полученные ультраакустическими ме-
тодами для О2 и N2 при комнатных температурах, дают зна-
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чение твр«5тп. Время вращательной релаксации легких моле-
кул значительно больше тп. Так, для Н2 при комнатной темпе-
ратуре ТвР«300тп и составляет 10~8с. Увеличение т в р в этом
случае является следствием «малой эффективности процесса об-
мена между «вращательной и поступательными степенями сво-
боды йвиду больших вращательных квантов энергии у моле-
кулы Нг.

§ 4. Колебательная релаксация

Рассмотрим двухатомные молекулы ВС, составляющие не-
большую примесь в одноатомном газе А. Будем считать, что
центры масс сталкивающихся частиц имеют максвелл—больц-
мановское распределение по скоростям с температурой лосле
столкновения ГА.

Процесс колебательной релаксации в обычных условиях со-
провождается возбуждением лишь первых колебательных уров-
ней, поэтому молекулы можно принять за гармонические осцил-
ляторы. Среднее значение колебательной энергии таких моле-
кул при температуре Т равно

_ ha/kT

. 08-16)

где п — плотность частиц ВС; <о — круговая частота осцил-
лятора (см-1); h=hc\ с — скорость света в вакууме.

Для определения времени колебательной релаксации в со-
ответствии с формулой (18.26) необходимо определить прира-
щение колебательной энергии в единицу времени {dEKOJdt)EKOJ=o
на одно столкновение.

Предположим, что имеет место лобовое столкновение ато-
ма А с осциллятором ВС, наиболее благоприятное для возбуж-
дения колебаний (рис. 18.2).

I- Ч •* . I
н

Рис. 18.2. Столкновение атома с осциллятором

Полный запас колебательной энергии осциллятора равен

H==JHyL + ^ L s J g £ - + m f l ) V , (18.17)

где co2=£/m; у — отклонение колебательной координаты от рав-
новесного значения (у=У—Уо); m — приведенная масса осцил-
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лятара ВС; т = т в т с / ( т в + т с ) . Соответствующее уравнение
движения имеет вид

ту+гто2у = F (t) (18.18)
или

пх
(18.18а)

где F(t) — возмущающая сила, действующая на осциллятор
со стороны атома. Если осциллятор в начальный момент вре-
мени находится в состоянии покоя, то

{/(_оо)=0 и у(— оо)=0. (18.186)

Величина энергии, переданной атомом-А осциллятору ВС, в
соответствии с уравнением (18.17) будет равна

Де = ек о л = — (у2+со2у2). (18.19)

Проинтегрируем уравнение (18.18а), для чего сначала перепи-
шем его в виде

d 1 г- /

dy m

или

— KDE = — Fit), (18.20)
di m

где 1=у+шу. Решение уравнения (18.20) с учетом начальных
условий (18.186) имеет вид

t

| = е '*> ' С — F(t)<Tib"dt. (18.20а)
J /71

— о о

Подставляя значение £ из уравнения (18.20а) в уравнение
(18.19), найдем

оо

2 я 0° 2т J
— о о

Таким образом, величина переданной энергии определяется
квадратом модуля компоненты Фурье силы F(t) с частотой,
равной собственной частоте системы. Для расчета Де надо
конкретизировать вид потенциала межмолекулярного взаимо-
действия, т. е. вид возмущающей силы F(t). Предположим, что
этот потенциал описывается суммой экспоненциальных выра-
жений типа

V=;Ce~~a/rtf, (18.22)
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соответствующих взаимодействию атома А с каждым из ато-
мов молекулы ВС. Здесь Гц —< расстояние между центрами
масс атома А « каждого «з атомов мишени ВС; <х=
(2—5). 108 см-1.

Поскольку <хУ0>1 (^о — равновесное значение внутримоле-
кулярной координаты У), взаимодействием атомов А и С мож-
но пренебречь. Тогда

V(R, У)

где
Г А В - Я — * У , * = mc/(mB+m c). (18.23а)

Перейдем теперь от координат R и У к координатам г я у:

r=;R-R0, y=Y-Yu9

получим
rAB = r + Ro-Xy~XYo=(Ro~\Yo) + (r-Ky), (18.236)

где значение /?о соответствует координате точки поворота ато-
ма А при Y=*YQ.

В новых переменных (потенциал имеет вид

у (г, y)**W.e-f-»>. (18.23B)

Предэкспоненциальный множитель Wo можно оценить из усло-
вия, что при г—Ху=О вся кинетическая энергия «превращается
в * потенциальную:

где \к и v — приведенная масса и относительная скорость ча-
стиц А и ВС до столкновения.

В обычных условиях на нижних колебательных уровнях
амплитуда колебаний мала по сравнению с радиусом дейст-
вия межмолекулярных сил, поэтому <ц/<1 <и

V (г, у) = Woe~«r (I +kxy) (18.23г)
или

К (г, { / ) = r o e ^ . (18.23д)

В этом случае колебания молекулы ВС оказывают незначи-
тельное влияние на траекторию относительного движения цент-
ров масс частиц А и ВС, которую можно определить из клас-
сического уравнения движения

1У(0) ( 1 8 2 4 )

г dt* dr
ИЛИ

(18.25)
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Решим это уравнение, для чего введем новую переменную

z = ea'/2 (18.25а)

и прологарифмируем ее: 1пг=аг/2, тогда

r = 2 In (z)/a. (18.256)

Продифференцировав г по t, с учетом уравнения (18.25) по-
лучим

Возведем в квадрат это выражение и решим его относительно
(dz/dt)*:

(18.26)

Учитывая, что из уравнений (18.23д) я (18.25а)

V(r)22 = Woe-^e«' = r o ,

найдем

\ at ) 2ji v ;

После дифференцирования этого выражения по / найдем

dt* 2ц

Решением уравнения при начальных условиях (r=0, z = l при
/=0) будет следующее выражение:

y2

t. (18.27)

Учитывая, что из уравнения (18.23в) № 0 =|^ 2 /2, найдем

откуда

sch (-^L\ =z~l =е-«^2; e-*r = sch2 ( — ) . (18.27а)

Из уравнений (18.23г) и (18.27а) сила, действующая на осцил-
лятор, равна

F (<) = — j ^ - = —alF0^cA2 (-^-\. (18.28)

Величина переданной энергии в соответствии с уравнением
(18.21)
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2 m J _ / avt
(18.29)

Прежде, чем вычислять интеграл в этом выражении, предста-
вим eriwt в виде

е-ш ==cos(ot+i sin ю/

и введем новую переменную x=avt/2. Тогда

, 2 2 , . 2©

av av av

cos (со/) d/ = — cos [ x) dx= cos pxdx,
av \ av / av

oo

где р = 2(о/ою. В этом случае интеграл f e ® dt преобра-
зуется в форму j J e h 2 1 <*vt \

\ 2 J
oo oo

2 f (cospx + isinpx) . 2 o (• cospjc . /io on \
\ — ax = z \ — — — a x , (lo.zya;

av J ch2x av J ch2x
-oo 0

oo

так как С [(sin px/ch2x]dx = 0. Учитывая, что

C/I2JC 2 sh(np/2) *
о

и подставляя вместо р его значение, получим

( 1 8 2 9 б )

( avt \ av \ av ) ( тип \ аЧ2 \ \ av
-~~ <»(—} *\~^) (18.29в)

Последний результат позволяет записать Ле в виде

(18.30)
2m I a2t;8 / \ av

В обычных условиях столкновения адиабатичны, т. е. период
колебаний ( т ~ 1/со) гораздо меньше продолжительности столк-
новения (тст~1/а1>). В этом случае l/axCl/aa, откуда co/ai»l.
Обозначая g=o>/ai; (I — адиабатический параметр Месси),
найдем, что для адиабатических столкновений g » l , тогда
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В связи с этим выражение для переданной энергии приобретает
вид

ИЛИ

д е в &*** ' е-2я»/«, ( 1 8 3 0 б )

где 1^о=ц^2/2. В таком виде Де точно совпадает с выражением,
полученным квантовомеханическим! методом при ^ > 1 .

Учитывая, что относительные скорости поступательного
движения частиц А и ВС имеют максвелл-больцмановское рас-
пределение, запишем выражение для прцращения колебатель-
ной энергий в виде

о

Разделим и умножим правую часть этого уравнения на г/ко:

1Ё1
dt

о nhm

-о, *=o~~ г J л©
о

Величина

(18.31а)

(18.316)

имеет смысл вероятности перехода молекулы с нулевого коле-
бательного уровня на> первый при одном столкновении. С уче-
том этого выражения уравнение (18.31а) приобретает вид

- ^ - = л/КоРО1г. (18.32)
dt v=o. <=o

Обычно в теории колебательной релаксации употребляется ве-
личина Р1 0, являющаяся вероятностью перехода молекулы с
первого колебательного уровня на нулевой при одном столкно-
вении. Вероятности Р{0 и Р0{ связаны условием детального рав-
новесия:

(18.33)

Вычислим теперь значение Р{0 с учетом условия (18.33) и
уравнений (18.316), (18.66) и (18.9):

^ Лео
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X

или

/ .. \« Jw/kT *
(18.34)

О

Учитывая соотношение (18.306), найдем

р _™шл±_4ицы i e x p I .J22L EL. U,3dt,e (18.34a)

Подынтегральное выражение имеет максимум, положение ко-
торого определяется из условия минимума показателя экспо-
ненты

d Г 2жо |а» 1 0

(to[ « 2*TJ
откуда

Основной вклад в интеграл уравнения (18.34а) вносит область
в окрестности значений v*. Поэтому

= ехр(—Зуо), (18.36)

где

7 0 3 \

Поскольку />ю~ехр(—Зу0). а у о ~Г" 1 / 3 , то

1пРХ0 Т"1/3. (18.37)

При комнатной температуре обычно YO—5—10 для различных
газов, поэтому Р\а4И1. Так, для азота и кислорода
^io(N2—N2) = 10"12 и Рю(О2—О2) = Ю~8. С ростом температуры
Рю резко возрастает и достигает значения для кислорода при
2000 К ~ 10-4, а при 3000 К -10~ 3 .

Подставляя в формулу (18.26) выражения для Ео,
{dE/dt)E-o и Р01 из уравнений (18.16), (18.32) и (18.33), полу-
чим уравнение для времени колебательной релаксации:

dt

ИЛИ

ткол = Ц - ^ — . (18.38)
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Это уравнение точно совпадает с полученным в квантовой тео-
рии и известно в литературе под названием формулы Ландау—
Теллера.

Поскольку Рю^;1 и Н(й>кТ, время колебательной релакса-
ции Ткол много больше, чем тВр и тп, порядок которых ~z~l.
Температурная зависимость тКол имеет вид

1пт к о л (1—e- h <*l k T ) = lnPTo ~Т~из (18.39)

и выполняется для большинства газов в широком диапазоне
температур.

§ 5. Время установления равновесной диссоциации

Начальная стадия диссоциации в системе, в которой распа-
дающиеся молекулы ВС составляют небольшую примесь, опи-
сывается уравнением

dn (18.40)
dl x fi

где AZBC — плотность числа диссоциирующих частиц, N — плот-
ность частиц А нейтрального газа. Время установления равно-
весной диссоциации по порядку величины равно

Тд^МйдисЛО""1. (18.41)

Конкретный расчет kmo требует знания механизма диссо-
циации. В обычных условиях термическая диссоциация проис-
ходит при столкновении молекул, энергия которых (внутренняя
плюс кинетическая) превышает энергию диссоциации. Если
процесс диссоциации не нарушает равновесного распределения
в системе, то

«дис^^О 6 , (1О.42)

где Р — стерический фактор; z0 — число столкновений диссо-
циирующей молекулы ВС с атомами А в 1 с при N = 1 .

Из уравнений (18.41) и (18.42) следует

где z=
Сравнивая уравнения (18.43) и (18.38), находим, что тД Ис>

>Ткол, если P e ~ D / * 7 < P 1 0 . В обычных условиях оба неравен-
ства хорошо выполняются. Так, для диссоциации Ог в смеси
О2 и Аг при 5000 К тДис/ткол=60. При низких температурах
это отношение увеличивается.

Проведенное рассмотрение позволяет установить последо-
вательность релаксационных процессов в газах. Сначала за
время одного столкновения устанавливается максвелл-больц-
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мановское распределение частиц по скоростям поступательного
движения. Далее за время нескольких десятков (а для легких
молекул — за время нескольких сотен) столкновений устанав-
ливается вращательное равновесие.

Затем за времена нескольких тысяч и десятков тысяч столк-
новений устанавливается равновесное распределение молекул
по колебательным состояниям. Наиболее медленным является
процесс установления равновесной диссоциации, так что можно
записать следующую «иерархию» времен релаксации:

(18.44)

Глава 19

ОБМЕН ЭНЕРГИЕЙ ПРИ СТОЛКНОВЕНИЯХ

§ 1. Введение

При столкновениях молекул в общем случае происходит из-
менение их колебательного и вращательного состояний, причем
увеличение внутренней энергии (активация) или уменьшение
ее (дезактивация) сопровождается противоположным измене-
нием поступательной энергии (так называемые VRT-npo-
цессы).

Если при колебательных переходах вращательные состояния
молекул меняются незначительно, то такие процессы считают-
ся процессами обмена колебательной и поступательной энер-
гиями (VT-процессы).

Наконец, при столкновении «молекул возможны обмен коле-
бательными квантами между «молекулами (межмолекулярный
VV-обмен) и перераспределение колебательной энергии между
различными модами (видами колебаний) внутри одной из
сталкивающихся молекул (внутримолекулярный VV-обмен).

Рассмотрим динамические особенности указанных процес-
сов:
а) VRT- и УГ-процессы — на примере столкновения двухатом-
ной молекулы с атомом;
б) меж»молекулярный VV-обмен — на примере столкновения
двух двухатомных, молекул;
в) внутримолекулярный W'-обмен — на примере столкнове-
ния трехатомной молекулы с атомом. Полученные результаты
с небольшими поправками можно переносить на более сложные
случаи.

§ 2. Обмен колебательной и поступательной энергиями

Для расчета сечения колебательного перехода представим
двухатомную молекулу в виде изотропной колеблющейся сферы
(модель «дышащих» сфер), амплитуда которой отождествля-
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ется с амплитудой колебания атома в молекуле. В этом при-
ближении

Е

апп' (Е) = nRl -L J p m . {Er) dEn (19.1)
о

где /?о — радиус наибольшего сближения при лобовом столкно-
вении; £ г =£(1—b2 /Ro)— радиальная кинетическая энергия.
Обычно /?о отождествляют с газокинетическим радиусом пары.

Для однсжвантовых адиабатических переходов гармониче-
ских осцилляторов с внешней силой, учитывающей только ко-
роткодействующие взаимодействия (отталкивание), согласно
экспоненциальному закону

К = е- а *, (19.2)
средняя вероятность переходов хорошо описывается формулой
Ландау—Теллера:

Pn+x.n—P£».n = (n+ l)Pfo"7. (19.3)
В этой формуле Pfo~T определяется соотношениями (18.34) или
(18.36).

При столкновении с атомом ангармонического, осциллятора
изменяется его силовая постоянная. Этот эффект учитывается
введением в выражение для Р 1 0 дополнительного множите-
ля А\. _

_ i41=J?(2Vrm)/m f (19.4)
где /?(2Vm) — функция Бесселя; m=ctg 2 p; p — угол сжоса ту-
пика в потенциальной поверхности системы А—В—С при малых

/?, т = ^-£ . Множитель А\ меньше единицы и
( т А + т в + /ис) т в

стремится к ней при малых значениях т .
Вторая поправка на ангармоничность обусловлена зависи-

мостью частоты колебаний от номера уровня п и учитывается
введением в формулу (19.3) дополнительного множителя Л2:

Л. = 1Г. (19.5)
где

Т = ехр[2(е ' ) 1 / 3 х,+ вхе], (19.6)
хе — постоянная ангармоничности.

Для молекулы N2 при 300 К и я=5—6 у*«10. Безразмер-
ные параметры 9 ' и в определяются формулами

6- = w * i и 6 = -^-, (19.7)
аЧТ kT v

где
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приведенная масса системы АВ + С; 1/а — характеристический
радиус действия потенциала.

Если потенциал взаимодействия при больших R характе-
ризуется притяжением, надо вводить поправку В на дальнодей-
ствующие силы, зависящую от вида «потенциала межмолекуляр-
ного взаимодействия. Тогда для вероятности одноквантовой
дезактивации получается следующее выражение:

(19.9)

где

Рпь^Рх^Аф. (19.10)

Для потенциала Морзе при условии ( б ' ) 1 7 3 ^

) 1 / 2 ] , (19.11)

где Q*=e/kT — глубина потенциальной ямы, деленная на kT.
При отклонении от адиабатичности интеграл по энергиям

(19.1) нельзя вычислять приближенно, а необходимо прибе-
гать либо к численному усреднению вероятностей, либо пользо-
ваться некоторыми интерполяционными формулами.

Температурная зависимость Рп+\,п дается выражением

1 п Я л + м = - Л Г - 1 / 3 + С , (19.12)

известным в литературе как зависимость Ландау — Теллера.
Если условия таковы, что у=1» т<> и з системы кинетических

уравнений для населенностей отдельных колебательных состоя-
ний можно вычислить константу скорости колебательной релак-
сации:

* к о л ^ - 1 — = гР 1 0(1-е-е)., (19.13)
ткол

а затем по макроскопической величине kK0R восстановить сред-
нюю вероятность дезактивации первого колебательного уровня.

При достаточно высоких температурах перестает выполнять-
ся условие адиабатичности

| / 3 F(19.14)

При этом наряду с одноквантовыми переходами все в большей
степени начинают осуществляться многоквантовые переходы.
Расчет вероятностей переходов в этих условиях представляет
сложную задачу.

Однако если «применимо диффузионное приближение (6<1)
и отклонения от равновесия невелики, то можно вычислить
•константу скорости kKon через средний квадрат переданной
энергии АЕ и колебательную теплоемкость С%ол:
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* к о л = - 1 _ = ^ ! 1 - , (19.15)
ткол

где
Скол = А#2е-е (1_ е -в)-2. (19.щ

k — константа Больцмана.
При низких температурах роль поправочных членов в экс-

поненте (19.6) и множителя В все больше возрастает по
сравнению с главным членом и при условии ( 0 ' ) 1 / 3 « 9 уже
нельзя пользоваться формулами (19.9) и (19.10) для расчета
вероятности одноквантовой дезактивации. Поскольку переда-
ваемая энергия Д£ при этих условиях становится сопоставимой
с поступательной энергией, нарушается применимость полу-
классического приближения. Усреднение по энергиям должно
производиться более корректно, вследствие чего произведение
А\А2В в уравнении (19.9) заменяется на более общую функцию
1п(кц|л/̂  аргументов 6', 9 и 0*.

На рис. 19.1 показан общий ха-
рактер температурной зависимости
скорости колебательной релаксации
Сплошная часть кривой отвечав!
температурной зависимости Лан-
дау — Теллера с небольшими откло-

*— т нениями при низких температурах-
(д')Чз~т~1П Пунктирные участки отвечают упо-

Рис. 19.1. Зависимость \n(kK0Jlfz) мянутым выше областям низки*
от параметра Ландау —Теллера (справа) и высоких (слева) темпе
при постоянных отношениях п « т у пeve и eve* р а т у Р -

§ 3. Колебательно-вращательные переходы

Наиболее простым приближением в теории VRT-процессов
является полуклассическое приближение, в котором колебания
молекул описываются с помощью соотношений квантовой ме-
ханики, а относительное движение молекулы и атома и враще-
ние молекулы — с помощью уравнений классической механи-
ки. Так, результаты полуклассического расчета скорости коле -
бательной релаксации молекулы Нг в гелии при Г>1000
даются формулой

In &кол = ^птг + c o n s t »

удовлетворительно воспроизводящей высокотемпературные
опытные данные, согласно которым

-1прт = — 2 ^ L +const.
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При Г<500 К необходимо учитывать квантовый характер вра-
щения и обратное действие колебаний на относительное дви-
жение сталкивающихся частиц и вращение молекулы.

Релаксация сильно асимметричных молекул (например, га-
логеноводородов НХ) не описывается моделью дышащих сфер.
Динамические квантовые расчеты сечений таких процессов
очень сложны, поскольку требуют учета большого числа кана-
лов релаксации. Чаще всего приходится ограничиваться полу-
классическими расчетами, в которых большая роль отводится
в колебательной дезактивации вращению, причем доля колеба-
тельной энергии, превращаемой в поступательную и вращатель-
ную, определяется конфигурацией комплекса сталкивающихся
молекул.

§ 4. Межмолекулярный колебательный обмен

В процессах межмолекулярного обмена часто оказывается
достаточным учитывать только обмен одним колебательным
квантом. Если две сталкивающиеся молекулы АВ и CD моде-
лируются гармоническими осцилляторами, то вероятность об-
мена

) (19.17)

дается формулой

1 ?i (19.18)

где вероятность Q?J определяется аналогично Рхо [см. урав-
нение (18.36)], с той только разницей, что все величины в Р10,
относящиеся к одному осциллятору, необходимо заменить на
величины, относящиеся к двум осцилляторам. В частности, для
неусредненных по максвелл-больцмановскому распределению
вероятностей получается

Q?o~| f F(0e-**d/|2

f (19.19)
—оо

где

A(O = - L | £ ^ B + 4 D - £ 0
A B - £ I : D | . (19.19a)

h

Оценки показывают, что в отличие от Рю = =^е CT ве-

роятность Q?ô = Ц т - . Таким образом, Q% > Р 1 0 . Формула (19.18)
может быть легко обобщена на случай ангармонических осцил-
ляторов путем введения зависимости дефекта резонанса Д о от
номеров колебательных уровней пит молекул АВ и CD:
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где
(19.20)

(19.21)

Основная проблема при вычислении неусредненной вероят-
ности обмена квантами заключается в выборе (потенциала взаи-
модействия и траектории относительного движения. Для VT-
и УЛГ-процессов основной вклад в вероятности перехода дает
сравнительно небольшой участок траектории в области точки
поворота, так что для этих процессов важна отталкивательная
часть потенциала.

Для УУ-процессов вклад в интеграл (19.20) обязан боль-
шому участку траектории, поэтому возникает вопрос о более
детальном рассмотрении как потенциала, определяющего тра-
екторию, так и взаимодействия, ответственного за колебатель-
ные переходы. Эти вопросы стали широко обсуждаться' в лите-
ратуре после того, как для ряда таких процессов была обна-
ружена отрицательная температурная зависимость вероятно-
стей квазиравновесных переходов.

В настоящее время установлено, что вероятность QS+iVn1

определяется одновременно короткодействующими силами от-
талкивания и дальнодействующими силами притяжения. Для

квазирезонансных переходов

со-со
вклад короткодействующих сил
в QS+iViT пропорционален Г, а
вклад дальнодействующих сил
пропорционален 1/7\ Таким
образом, получается

(19.22)

Из этого выражения видно,
что вероятность Q£j-\%™ немоно-
тонно зависит от температуры.
Так, для столкновения

= 12С0 (л' =0) + 13СО (т ' = 1)

при 7<500 К основной вклад
Рис. 19.2. Зависимость вероятности д а е т диполь-дипольное взаимо-
некоторых W и vr-процессов от тем- действие, конкуренция которо-

пеоатуОЫ ^
v Jy го с обменным отталкиванием

приводит к нерезкому минимуму вероятности Q?o при Т~
— 700 К (рис. 19.2).

Дефект резонанса для процесса

268



составляет ~200 см"*1, так что соответствующая вероятность
растет с температурой, отражая вклад короткодействующих сил
отталкивания.

При квадрупольном взаимодействии за процесс
"N 2 (п « 1) + 1 5N, (m = 0) = " N 2 (n' = 0) + 1 6Na (m' = 1)

опять же ответственны короткодействующие силы отталкивания
и вероятность также растет с ростом температуры (см.
рис. 19.2).

§ 5. Внутримолекулярный колебательный обмен

Простейшая картина внутримолекулярного УУ'-обмена мо-
жет быть построена при «моделировании многоатомной молеку-
лы системой гармонических осцилляторов и учете возмущения,
вызывающего при столкновении (переходы между состояниями
различных (мод.

Если исходное состояние находится в Ферми-резонансе с со
стоянием другой моды, а столкновения обеспечивают быстрое
распределение энергии по компонентам Ферми-дублета, то
время релаксации энергии, запасенной в обеих модах, можно
вычислить по формуле (19.15).

В этом случае ((Д£)2> вычисляется при учете всех процессов
активации, а полная колебательная теплоемкость СКОл — при
учете структуры истинного колебательного спектра. На прак-
тике, однако, при расчете ((Д£)2> следует учитывать самые
низкочастотные колебания, а три расчете Скол истинный ко-
лебательный спектр {может быть с достаточной точностью за-
менен спектром независимых «мод.

Тогда константа скорости колебательной релаксации kK03t

мод, находящихся между собой в резонансе, может быть выра-
жена через константу скорости релаксации низкочастотной мо-
ды &кол, е е теплоемкость' С* и полную колебательную теплоем-
кость учитываемых мод:

( £ ) (19.23)

В качестве примера такого типа приведем релаксацию де-
формационной (моды СО2 (©2=667,0 см"1) и ее валентной сим-
метричной 'моды ((oi=1333,5 см*"1), равновесие между которы-
ми обеспечивается выравниванием населенностей компонент
Ферм и-дублета:

Если в многоатомной молекуле имеются слабосвязанные
группы мод, то для описания релаксации надо вводить кине-
тические коэффициенты внутримолекулярного УУ'-обмена, по-
лученные с учетом ангармоничности колебаний и многих кон-
курирующих механизмов обмена.
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Глава 20
КИНЕТИКА КОЛЕБАТЕЛЬНЫХ ПЕРЕХОДОВ

§ 1. Общий вид кинетических уравнений для VT-процессов

Рассмотрим простейший случай колебательной релаксации
при УГ-обмене малой примеси двухатомных молекул в инерт-
ном газе. Обозначим через хп число молекул на п-м колеба-

00

тельном уровне в единице объема ( V xn=N\,a через Ртп —

вероятность колебательного перехода /п->п, отнесенную к од-
ному столкновению молекулы с атомом инертного газа:

А+ВС(/л, / ) = А + В С ( п , /).
Если число столкновений, испытываемое молекулой в едини-

цу времени, равно z, то скорость релаксации при VT-обмене
описывается системой уравнений:

vT Г Г (20.1)
Здесь учитываются только бинарные столкновения молекул с
атомами, другими видами столкновений (молекул с молекула-
ми или трех частиц) пренебрегают.

Решение динамической задачи позволяет определить сечение
неупругого столкновения двухатомной молекулы с атомом:

o(nj\mi\ \vBC—vA\).
Это сечение связано с вероятностью Ртп соотношением

\VBC—VA\ о(nj \ mi; \VBC— vA\)X

X /BG {ml; 7BC) fA Ы dvBCdvAJ (20.2)

где /вс (nU\ vвс)—функция распределения молекул по скоростям,
а также по колебательным (т) и вращательным (/) состояни-
ям, причем

J £ /вс (mi; vBC) dvBC = хт. (20.3)

Поскольку вероятности колебательных переходов, как пра-
вило, меньше вероятности вращательных переходов и вероят-
ностей обмена энергией -между поступательными степенями сво-
боды, то процесс колебательной релаксации (в нулевом при-
ближении) рассматривается на фоне равновесных распределе-
ний энергии по вращательным и поступательным степеням сво-
боды.
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При малых уровнях колебательного возбуждения можно
воспользоваться моделью гармонических осцилляторов с одно-
квантовыми переходами ( т = л ± 1 ) . Тогда для вероятностей
процессов переходов можно записать следующие выражения:

Ртп = \ пР109 ' т = п-19 (20.4)
0, тфп±\.

При максвелл-больцмановском распределении молекул по
скоростям вероятности прямых Ртп и обратных Рпт колеба-
тельных переходов связаны соотношением детального равнове-
сия:

Ртп е " е ^ г = Рпт e ~ V * r . (20.5)
Для оценки числа столкновений z можно использовать мо-

дель жестких сфер, для которой

§ 2. Кинетические уравнения для УК-обмена

При столкновениях двухатомных молекул между собой на-
ряду с УГ-процессами .происходит еще l/V-обмен между коле-
бательными степенями свободы. Если вероятности VV- и
УГ-обменов малы, то в первом приближении их можно считать
независимыми. Тогда изменение населенности хп при W-обме-
не будет равно

L-MSe^-E***)- (207)

msl msl

где п, /л, 5, /=0, 1, 2, .... Здесь Q^,— вероятность W-обмена,
отнесенная к одному столкновению, при котором две сталкива-
ющиеся молекулы в колебательных состояниях m и s переходят
после столкновения в состояния п и /, например:

Число всех столкновений в единицу времени, приводящих к
образованию молекул в п-м колебательном состоянии или к
опустошению этого состояния, равно соответственно

^ ^QlLxtxn (20.7а)
msl msl

(за счет переходов со всех остальных уровней на уровень п
или с уровня п на все остальные).

Вероятности W-обмена связаны соотношением детального
равновесия:
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(20.8)

где Г — температура поступательных степеней свободы.
Учитывая уравнения (20.1) и (20.7), можно записать пол-

ную систему кинетических уравнений, описывающих изменение
населенности хп при VT- и VV-лроцессах:

" ^ z ( / j Pmnxm / j Pnmxn) + — ( / j Qmn *s*m — / . Qwn #j*n j ,

m m ms/ ms/

(20.9)

где m, л, 5, /=0, 1, 2, ....

§ 3. Свойства кинетических уравнений

1. Сохранение числа частиц при VT-процессах. Из физиче-
ских соображений ясно, что процесс колебательной релаксации
не меняет полного числа молекул в системе. Так, если сложить
уравнения (20.1) для всех дискретных уровней (от 0 до оо —
для гармонического осциллятора), то получается

РтпХгп-%РптХп) = 0 . (20.10)
шп fwx

В этом можно убедиться, если в одном из слагаемых правой
части уравнения поменять местами индексы суммирования
тип.

Рассмотрим в более общем случае, какие же величины со-
храняются при релаксации в УГ-процессах. Для этого умножим
каждое из уравнений (20.1) на некоторую функцию <рп, харак-
теризующую какой-либо молекулярный признак, и просумми-
руем их по всем п. В таком случае получим

(20.11)

(20.12)

Если фя зависит от времени, то вместо dqldt следует писать
Z(pn(dxnfdt). После перемены индексов суммирования в одном
из слагаемых уравнения (20.12) найдем

(20.13)
ах —*

пт

или
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Отсюда ясно, что

Е < 2 0 Л З а >
ЭТО уравнение называется уравнением переноса для VT-npo-
цессов. При произвольных хт сумма в правой части уравнения
(20.13а) равна нулю, если фл=фт, т. е. когда <pn=const.

Назовем функцию ф„, обращающую в нуль «правую часть
уравнения (20.13а), сумматорным инвариантом. При столкно-
вении частиц инвариантами являются пять величин: число ча-
стиц, полная энергия и три компоненты импульса. Законы со-
хранения для последних четырех величин включают скорости
и не могут быть получены из системы уравнений (20.1). Оста-
ется только закон сохранения для числа частиц, поэтому сум-
маторным инвариантом системы (20.1) является только едини-
ца или некоторое .постоянное число.

2. Сохранение числа частиц при VV-обмене. Процессы
VV-обмена, как и VT-процессы, не изменяют полного числа ча-
стиц в системе. В этом случае, как и в уравнении (20.10):

S E H (2014>
mnsl mnsl

Аналогично можно написать уравнение переноса для VV-об-
мена:

1 х1). (20.15Х
mnsl

Сумматорный инвариант определяется; из условия

Фт+Ф, = Ф* + Ф1. (20.16)

Однако при VV-обмене в специальных моделях число частиц:
не единственный сумматорный инвариант оператора столкнове-
ний (20.7). Так, в системе гармонических осцилляторов наибо-
лее вероятен (процесс, яри котором сохраняется полная колеба-
тельная энергия

em + e « = e n + e / f (20.17>

что соответствует уравнению

m+s=n+l (20.18)

или сумматорному инварианту

(fn^constn. (20.19)

Для ангармонических осцилляторов наиболее вероятны од-
ноквантовые лроцессы при малом дефекте резонанса Ае. В этом
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случае закон сохранения колебательной энергии не выполня-
ется:

e m + e 8 = em ± 1 + 8$Ч=1 + Ле (20.20)

и Де передается или забирается из колебательных степеней
свободы. Вместе с тем выполняется закон сохранения числа
квантов:

m + s = ( m ± l ) + ( s T l ) . (20.21)

Поэтому выражение (20.19).. будет сумматорным инвариантом
и при одноквантовых УК-процессах.

3. Стационарное состояние при VT-процессах. С течением
времени процесс колебательной релаксации приводит к равно-
весному (или стационарному) состоянию, в котором населен-
ность определяется из уравнения (20.1), когда dx/dt=0. Не-
обходимым и достаточным условием обращения в нуль таких
производных является соотношение

т , я = 0, 1, 2 . . . , (20.22)

выражающее принцип детального равновесия между любыми
состояниями т и п. Из этого соотношения следует больцманов-
ское распределение

в котором температура определяется из уравнения (20.5).
Если термостат вместе с релаксирующей примесью состав-

ляет изолированную систему, то в уравнениях (20.5) и (20.23)
Т будет температурой, соответствующей максвелл-больцманов-
скому распределению частиц по поступательным степеням сво-
боды и больцмановскому распределению частиц по колебатель-
ным степеням свободы.

При отсутствии максвелл-больцмановского распределения
частиц по скоростям в термостате (в случае неизолированной
системы) температура Т в больцмановских множителях соотно-
шений (20.5) и (20.23) уже не будет выражаться через средне-
квадратичную скорость атомов в термостате. /

4. Стационарное состояние при VV-обмене. Стационарному
состоянию системы (20.7) соответствует распределение, удов-
летворяющее условию

xmxs exp (•**£?-) = xnxt exp ( - ^ - ) . (20.24)

Этому соотношению отвечает равновесное больцмановское рас-
пределение (20.23), являющееся стационарным решением опе-
ратора столкновений для VT-лроцессов и справедливое для лю-
бой молекулярной модели при УУ-обмене.
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Однако для специальных молекулярных моделей уравнение
(20.24) имеет дополнительные решения, которые соответствуют
уже не равновесному, а стационарному распределению. Так,
при столкновении гармонических осцилляторов выполняется ус-
ловие (20.17), учитывая которое можно получить из уравне-
ния (20.24) соотношение

хтх8 = хпх19 (20.25)
или, что то же самое,

In xm+ In x8 = In xn + In xt. (20.26)
Из этого соотношения видно, что \пхп является сумматор-

ным инвариантом столкновений, который можно переписать в
виде линейной комбинации известных сумматорных инвариан-
тов Сх и en:

In хп = Сг+С2п, (20.27)
откуда

хп=С[ес". (20.28)
Постоянные С{ и С2 определяются по известному числу частиц
и полному запасу колебательной энергии:

\C (20.28а)

"", (20.286)
П

которые известны из начальных условий. С учетом этих соот-
ношений можно переписать уравнение (20.28) в следующем
виде:

хп = х0 exp (—en/kTv)t (20.29)

где х о =е с » и е л = /гйо). С другой стороны, можно показать, что

е Хр (-1to>lkTv) = — — , (20.29а)

где a=E/Nh(d — среднее число колебательных квантов, прихо-
дящихся на одну молекулу.

Таким образом, для гармонических осцилляторов УУ-обмен
приводит не к равновесному, а к стационарному распределе-
нию (20.29), полученному впервые А. И. Осиповым и К. Е. Шу-
лером.

Для ангармонических осцилляторов, если ограничиться од-
ноквантовыми переходами, можно в соответствии с уравнением
(20.24) записать выражение

) ( ^ ) (20.30>

Обозначив через
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t (20.30a)
получим

XmX;==*m±l*s'=Fi. (20.306)

В соответствии с соотношениями (20.27) и (20.28) имеем

In х'п = Сг+С2п (20.31)
или

х'п = e C l e C f / l = e C l " v n , (20.

где Y=—С2- Учитывая соотношение (20.30а) и выражение
xo = eCit найдем

( ) (20.32)

Распределение (20.32) впервые было .получено в работе
Тринора, Рича и Рема и вошло в литературу под их именами.
Параметр у не зависит от номера уровня и может быть выра-
жен, например, через эффективную колебательную температу-
ру первого уровня, определяемую из условия

х1 = хье-в»/*г«. (20.33)

В этом случае

v = - 5 * — - ^ (20.34)

и распределение (20.32) можно записать в виде

( 2 0 3 5 )

Таким образом, для ангармонических осцилляторов одно-
квантовый VV-обыен лриводит к стационарному неравновесно-
му распределению вида i(20.32), которое даже и по форуме не
совпадает с распределением Больцмана.

Перепишем уравнение (20.35) в несколько ином виде:

хп = х0ехр { - п [ ^ - - ( п - 1 ) ^ - ] } . (20.35а)

Отсюда видно, что наиболее сильные отклонения от больцма-
новского распределения имеют место на верхних уровнях лри
больших значениях Тх (что соответствует большому запасу ко-
лебательной энергии), малой температуре поступательных сте-
пеней свободы и для молекул с большой ангармоничностью Де.

При соотношении (TJT)>1 верхние уровни {перенаселены
по сравнению с больцмановским распределением. Для гармони-
ческих осцилляторов (Де—0) последнее слагаемое в показате-
ле уравнений !(20.35) и (20.35а) обращается в нуль и они пре-
вращаются в уравнение (20.29).

276



Следует обратить внимание на то, что восходящая ветвь
распределения (20.35а), как правило, в реальных условиях не
образуется, поскольку в этой области квантовых чисел VT-об-
мен более эффективен, чем VlZ-обмен. Наблюдающееся в опы-
тах платообразное распределение обусловлено (при домини-
рующей роли резонансных УУнпроцессов) наличием канала
диссипации колебательной энергии. Эта диссипация в общем
случае может определяться не только УГ-лроцессами, но также
и радиационными переходами и, иногда, диссоциацией молекул.

§ 4. Релаксация колебательной энергии

При экспериментальном исследовании релаксационных про-
цессов интерес часто представляет не населенность, а колеба-
тельная энергия или колебательная температура (если она име-
ет смысл). Среднюю 'колебательную энергию единицы объша
можно записать в( виде

(20.36)

где е„ — колебательная энергия п-го уровня; ео=О. Выражение
(20.36) аналогично соотношению (20.11), поэтому, используя
одно из уравнений переноса вида (20.13), запишем

Л . (20.37)

1. Одноквантовые переходы в системе с гармоническими ос-
цилляторами. При малых уровнях колебательного возбужде-
ния можно считать, что разрешены только переходы между со-
седними колебательными уровнями, а двухатомную молекулу
с хорошим приближением можно смоделировать гармоническим
осциллятором. В этом случае

гп = пПсо и Е = Ы £ пхп (t). (20.38)

Представим теперь! уравнение (20.37) в виде

-f- = «Ню g (Р„,п+1 Хп-РЯшЯ-1 хп). (20.39)

п

С учетом уравнений (20.4) и (20.5) получим

) РО1ХП-ПР1ОХП] =

e-e_ n) xn = zftco/>lo £ | [ e -e_n (1-е-в
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ИЛИ

где 0 = fto)/£7\
Поскольку равновесное значение колебательной энергии

(при dE/dt=O) из уравнения (20.40) равно

, (20.41)
в

то уравнение (20.40) можно переписать иначе:

^ = - £ - £ " , (20.42)
dt х v

где
т = [гР 1 0 (1-е- е ) ]- 1 (20.43)

есть время колебательной релаксации. Уравнение (20.42) назы-
вается релаксационным уравнением.

В системе гармонических осцилляторов W-обмен не меняет
полной колебательной энергии, поэтому вклад в релаксацию
колебательной энергии вносят только VT-процессы.

2. Учет ангармоничности. С повышением уровня колеба-
тельного возбуждения необходимо учитывать ангармонические
эффекты. Соответствующие поправки в вероятностях переходов
определяются выражением (19.9), поэтому

Р л , п + 1 =</г+1)Р 0 1 Т

л . (20.44)
В этом уравнении поправка Ах в силу (19.9) и (19.10) введе-
на в множитель РОь

С учетом слабой ангармоничности для оценки колебатель-
ной энергии можно воспользоваться выражением (20.36), счи-
тая, что

А/ е-пЪЦ)

# е - л * < ' ) [ 1 е - * « ) ] (20.45)
Qv

Здесь

( 2 0- 4 5 а>

Tv(t) — текущая колебательная температура.
В этом случае, как показал С. А. Лосев с сотрудниками, ре-

лаксационное уравнение сохраняет вид (20.42) с несколько
иным выражением для времени релаксации:

[ ^ 1 J- (20-46>
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Отсюда видно, что для слабоангармоничеоких осцилляторов
время релаксации уменьшается с ростом колебательной темпе-
ратуры. Действительно, поскольку у > 1 (у"~10 при я=5—6),
то зависимость т от Tv определяется уменьшением числителя
в фигурной скобке уравнения (20.46) с ростом Tv.

Глава 21

КИНЕТИКА РАСПРЕДЕЛЕНИЯ МОЛЕКУЛ ПО КОЛЕБАТЕЛЬНЫМ
УРОВНЯМ

Зависимость населенностей хп от времени определяется из
решения системы уравнений (20.1) для КГ-процессов и (20.7) —
для УК-обмена. Решения этих уравнений возможны лишь при
известных вероятностях переходов Ртп и Qmn или по крайней
мере при известных зависимостях этих вероятностей от кван-
товых чисел т , п, $ и /. В явном виде Ртп и Qmn вычисляют-
ся лишь для некоторых молекулярных моделей.

§ 1. Вид кинетических уравнений в системе гармонических
осцилляторов при одноквантовых переходах

1. VT-процессы. Для этих процессов систему уравнений
(20.1) можно записать в виде

%г{Р п + 1, п х п + 1—Рп,п+\х п + Рп-\,пХп-\—Рп,п-\хп}. (21.1)
at

Учитывая, что

Рп+Кп = (п+\)Р10 и Рп,п+1=(п+\)Р01, (21.2)

получим

% = г{(л+ \)Р1Охп+1-(п+ \)PoiXn + nPolxn-i-nPioxn}. (21.3)
at

Используя соотношение

Р1Ое-е = РО1, (21.4)

где 8=/ио/&7\ найдем

^ ]xn + ne-*xn-l}. (21.5)

Это уравнение сохраняет в процессе релаксации вид больцма-
новской функции распределения.

Пусть в начальный момент времени

JL е-^е-^о, (21.6)
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где <do=AW*7'o; То — начальная колебательная температура
осцилляторов. Будем искать решение уравнения (21.5) в виде

xn(t)=N[\—е-*«)]е-«*<'>; л = 0, 1, 2 , . . . , (21.7)

где

kTv(O
Продифференцировав уравнение (21.7) по времени, получим

# е е M i ( l e ) e
dt dt v dt

ne-»*} . (21.8)
dt

Подставляя соотношения (21.7) и (21.8) в уравнение (21.5),
найдем

N{(n+ \)e-W)*—пе-«*}— = zP10N{l — е-*) X
dt

X { 1 ) ь + 1 * [ ( l ) e

(21.9)

После сокращения подобных членов получаем уравнение, опре-
деляющее зависимость $ (или колебательной температуры Tv)
от времени:

^ = гР 1 0(1-е-«)(е-»-е-е ) е<>. (21.10)

Это уравнение имеет решение

— ^ — S } ~ е ( 1 е — L . I (21.11)

е -^ ( 1 __ е в-^)-(1-е-^) J V 7

где т — время релаксации, определяемое уравнением (20.43).
Решение (21.11) показывает, что в лроцессе колебательной

релаксации гармонических осцилляторов (с начальными усло-
виями (21.6)) меняется только колебательная температура, а
форма больцмановской функции распределения сохраняется.

Это свойство уравнений вида (21.5) впервые установлено
Е. В. Монтроллом и К. Е. Шулером и названо ими канониче-
ской инвариантностью. Сохранение болыцмановокого распреде-
ления в лроцессе релаксации облегчает экспериментальное изу-
чение неравновесного состояния, .поскольку оно характеризует-
ся одним параметром TVt а не набором населенности х*

2. VV-обмен. При столкновении гармонических осцилято*
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ров наиболее вероятными оказываются однаквантовые перехо-
ды, вероятности которых определяются выражениями

С учетом одноквантовых переходов можно записать уравне-
ние (20.7) в> виде

(21.13)

Выражения, стоящие в круглых скобках, упрощаются, если ис-
пользовать соотношения (21.12), например:

где

^ ( 2 U 5 )

среднее число колебательных квантов, приходящихся на одну
молекулу. С учетом уравнения (21.14) выражение (21.13) при-
нимает вид

— [(д + 1) a + n [ 1 + a)] x n + naxn-i}. (21.16)

Обозначим

_ 2 _ = e - * (21.17)
l + a

и вынесем за фигурные скобки в уравнении (21.16) (множитель
(l + a). Получим соотношение

] x»-i}9 (21.18)

подобное уравнению (21.5). Следовательно, для системы гар-
монических осцилляторов с одноквантовыми переходами опе-
раторы столкновений при VT- и W-лроцессах совпадают по
виду.

3. Общий случай VT- и VV-процессов. Запишем систему
уравнений
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dt
\)xn+i—[(n+

)
(21.19)

Решение этой системы получено Рэнкиным и Лайтом, которые
показали, что система обладает свойством канонической инва-
риантности.

Обычно

Qio>^io (21.20)

и соответственно

( ) (21.21)

Благодаря этому решение уравнений (21.19) значительно
упрощается.

В процессе колебательной релаксации можно выделить бы-
струю (KV-обмен) и медленную (УТ^процесс) стадии. Стацио-
нарное решение системы (21.18) для первой стадии исследова-
но выше и имеет вид больцмановокого распределения с коле-
бательной температурой, определяемой запасом колебательных
квантов в данный момент времени, т. е.

v v Q V n I ^п \ /01 004

хп = XQexp [ 1, [zi.zz)

где

Вторая медленная стадия процесса колебательной релакса-
ции описывается системой уравнений в шкале времени туг. Ре-
шение уравнений (21.19) можно искать в виде больцманавской
функции распределения (21.7) с температурой, определяемой к
данному времени запасом колебательной энергии. При таком
выборе решения вторая скобка в (21.19) обращается в нуль и
задача сводится к решению уравнения (21.5), в котором 6 и
Р\о будут функциями времени. Для изолированной системы
гармонических осцилляторов зависимость 9 (0=/*(о/&Г) от вре-
мени определяется из закона сохранения полной энергии:

JL kT + -£^— = const. (21.23)

§ 2. Ангармонические осцилляторы

Решение системы (20.1) для ангармонических осцилляторов
проводится обычно численными методами. Для одноквантовых
переходов между эквидистантными уровнями влияние ангармо-
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личности можно учесть, если все вероятности переходов пред-
ставить, например, в форме

Pn.n+i = (n+ 1)Р01 е™, (21.24)

где а — некоторый параметр, отличный от нуля.
Для системы слабоангармонических осцилляторов уравне-

ния (20.1) и (20.7) уже не обладают канонической инвариант-
ностью, однако выражение (21.7) будет приближенным реше-
нием уравнения (20.1) в масштабе XVT (С ТОЧНОСТЬЮ ДО членов
twlivr). Это обстоятельство значительно упрощает изучение
релаксационных процессов, поскольку для описания неравновес-
ных населенностей колебательных уровней требуется (кроме об-
щей плотности частиц) только одна переменная — колебатель-
ная температура.

§ 3. Стационарные распределения молекул в
неизолированных системах

1« Радиационные осцилляторы. В изолированных системах
стационарные состояния совпадают с равновесными. При уче-
те радиационных переходов, которые имеют место для гетеро-
ядерных молекул, в уравнении (20.1) вместо zPmn следует на-
писать

<Ртп = *Рт* + (Ann + ВтпР) (21.25)
и

zPnm = zPnm + Bnmp, m>n. (21.26)

Здесь АтПу Втп и Впт — коэффициенты Эйнштейна; р — плот-
ность энергии излучения. В равновесном состоянии р — план-
тсовская функция распределения — имеет вид

/О1 271
- \\BnntTn-BmnXn

Если учесть связь между коэффициентами Эйнштейна Атп,
Втп и Впт в уравнении (21.27) и соотношение детального рав-
новесия (20.5), то можно записать

Ртп<Г'т1кТ = Рпп(Гг»'кТ. (21.28)

Из этого уравнения следует, что в равновесном (стационар-
ном) состоянии населенность хп определяется больцмановской
функцией распределения

Иное положение возникает в системе, которая может обме-
ниваться энергией с окружающей средой. В этом случае ста-
ционарное распределение уже не будет совпадать с равновес-
ным.
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При низких давлениях газа, когда можно пренебречь плот-
ностью собственного излучения р, система уравнений (21.1) за-
пишется в виде

х—\%пХп—1 — ZPntn^iXn» (21.^У)
dt

Здесь

?Pn+ltn = zPn+ltn+An+i,n (21.30)

и для гармонических осцилляторов

Если учесть совместно соотношения (21.2) и (21.31), то мож-
но записать стационарное решение уравнения (21.1) в виде

. (21.32)

Это решение соответствует обычному больцмановскому рас-
пределению

(21.33)

с колебательной температурой TVf определяемой из выражения

(21.34)ln + l n f l +
Tv tm zPol Т ^ /ко \ zPl0

в котором учтено, что

^ ( 2 1 . 3 5 )
Яв1 кТ

Таким образом, для гармонических осцилляторов радиаци-
онные переходы не искажают в стационарном состоянии вид
больцмановской функции распределения, а только понижают

колебательную температуру > — . Следует отметить, что
Tv Т

стационарное состояние в системе радиационных осцилляторов
возможно лишь при условии Т=const, что обеспечивает поток
энергии из поступательных степеней свободы в колебательные,
компенсирующий потерю энергии осциллятора за счет спонтан-
ного излучения.

2. Системы с источниками колебательно-возбужденных ча-
стиц. В химической кинетике известно много реакций, продук-
ты которых образуются в колебательно-возбужденных состоя-
ниях (например, реакции атомов галогенов с молекулами гало-
геноводородов). Возникновение колебательно-возбужденных
частиц нарушает равновесное колебательное распределение.
Колебательная релаксация в этом случае будет описываться
системой уравнений:
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'bnr (21.36>

Здесь N* — мощность источника, т. е. число возбужденных ча-
стиц с энергией ег, возникающих в единицу времени в единице
объема; 6пг — символ Кронекера. В таких системах формиру-
ется квазистационарное распределение вида

Xn(t)=tN*f>n+fn, (21.37)

где /°—больцмановская функция, a fn—функция возмущения, не
зависящая от времени. В практических задачах больцманизи-
рованные частицы, описываемые первым членом уравнения
(21.37), обычно уводятся из системы целиком с помощью ка-
кой-либо реакции. Поэтому свойства системы определяются не-
равновесной функцией /п.

Многие реакции диссоциации идут через колебательно-воз-
бужденные состояния, т. е. сопровождаются исчезновением
возбужденных молекул. Такие процессы можно рассматривать
как колебательную релаксацию в системе с отрицательными
источниками частиц. Отрицательные источники частиц также
приводят к нарушению больцмановского распределения, одна-
ко в отличие от положительных источников область возмуще-
ния охватывает не весь диапазон квантовых чисел, а сосредо-
точена в интервале порядка kT около уровня z, где действует
отрицательный источник.

3. Поле резонансного лазерного излучения. В настоящее вре-
мя наиболее мощным селективным способом воздействия на
молекулы является накачка энергии с помощью резонансного
лазерного излучения или электронного удара. Возникающие
под влиянием такого воздействия стационарные распределения
могут заметно отличаться от больцмановского.

Рассмотрим сначала предельный случай — колебательную
релаксацию гармонических осцилляторов (с конечным числом
уровней /+1) под действием резонансного лазерного ИК-из-
лучения высокой интенсивности. Ограничимся одноквантовыми
переходами и заменим в уравнениях (21.25) и (21.26) вероят-
ности zPmn и zPnm, соответственно на Втпр и Вптр, где т = я + 1.
Поскольку

Вп+1.п = Вп,п+1 = ( я + 1)51 0, (21.38)
то система (21.1) примет вид

*% (п+ \) XVn+l) x+nx (21.39)

где я = 0 , 1, 2, .... При л=/ член (/+ l)x / + 1—(/ +1)*/ должен
быть опущен, так как Bj,/+i=O.

В стационарном состоянии системе (21.39) удовлетворяет
решение

хп = const (21.4C)
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или с учетом нормировки
N (21.40а)

Решение (21.40) соответствует равновероятному распреде-
лению молекул по колебательным состояниям, т. е. больцма-
новскому распределению с бесконечно высокой колебательной
температурой. Оно формально получается из уравнения (21.5),
если положить 8=0, а вместо гР\0 написать Вхор.

Средняя энергия, приходящаяся на одну молекулу, равня-
ется в этом случае

/
fl(D ^ п х п

/е> = — 2 ^ 9 ==J^L==2.t (21.41)
\ / N 2 2 ' V '

где D=h®l — энергия диссоциации молекулы.
В реальном случае резонансная ступенчатая накачка вплоть

до границы диссоциации мало вероятна из-за расстройки ре-
зонанса вследствие ангармоничности. Более типичным являет-
ся возбуждение нескольких уровней, например, возбуждение
первых уровней (переходом 0-+k или одноступенчатыми пере-
ходами 0->-1 -*2-*...&). Стационарное распределение при таком
возбуждении (для &=1) впервые было исследовано Р. В. Хох-
ловым с сотрудниками.

В этом случае при одноступенчатой накачке (0-*l-*2->...fc)
стационарное распределение на уровнях 0—k будет прибли-
жаться к равновероятному вида (21.40).

При накачке 0->& на некоторых промежуточных уровнях
n<k может возникнуть инверсная населенность. На колебатель-
ных уровнях с n>k во всех случаях формирование стационар-
ного распределения будет происходить под действием УГ-про-
цессов и вследствие этого на таких уровнях вид распределе-
ния будет больцмановским независимо от молекулярной мо-
дели.

Спонтанное излучение гармонических осцилляторов не из-
меняет больцмановского распределения, а лишь уменьшает ко-
лебательную температуру. Для ангармонических молекуляр-
ных моделей спонтанное излучение искажает вид больцманов-
ского распределения.

Аналогичная картина будет наблюдаться и при электронной
накачке, но поскольку она менее селективна, чем оптическая
накачка, то стационарные распределения будут иметь вид су-
перпозиций нескольких распределений для разных селективных
накачек.



Раздел VI

КИНЕТИКА РЕАКЦИЙ С НЕТЕРМИЧЕСКИМ
ХАРАКТЕРОМ АКТИВАЦИИ

Глава 22

ФОТОХИМИЧЕСКИЕ РЕАКЦИИ

§ 1. Основные законы фотохимии

В фотохимических реакциях, происходящих под действием
света, главным источником активации молекул является свето-
вая энергия. Поэтому фотохимически активным может быть
только свет, поглощаемый данным веществом.

В 1817 г. Т. Гротгус сообщил о своем наблюдении, что хи-
мическое изменение веществ производит только свет, окраска
которого является дополнительной к цвету вещества, т. е. свет,
поглощаемый веществом. В 1830 г. Дж. Дрепер дал более чет-
кую формулировку, по существу, того же закона: «Только по-
глощаемый веществом свет может произвести его химическое
превращение».

В 1904 г. Я. Вант-Гофф сформулировал количественную за-
кономерность, лежащую в основе кинетики фотохимических
реакций, согласно которой «количество фотохимически изме-
ненного вещества пропорционально поглощенной энергии све-
та».

Можно представить этот важный закон в следующем виде.
За время dt концентрация фотохимически реагирующего веще-
ства изменится на dc<0, где с — текущая концентрация. С дру-
гой стороны, если фотохимическая система представляет со-
бой однородный поглощающий слой толщиной /, то, согласно
закону Бугера—Ламберта—Бера, ежесекундно поглощается
энергия
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Здесь /о и / — интенсивности падающего и прошедшего через
поглощающий слой толщиной / света соответственно; е —
мольный коэффициент поглощения (для окрашенных органи-
ческих соединений в максимуме поглощения е—1034-104); с —
концентрация поглощающего вещества.

Согласно закону Вант-Гоффа,

—dc = const (/0—/) dt = const /0 (1 — е~ес/) dt

или

— = const/0(l — e-£f/)- (22-2)
dt

Выражение (22.2) можно рассматривать как математическую
формулировку закона Вант-Гоффа и сделать следующие вы-
воды.

Во-первых, если поглощающий слой тонок, т. е. равен dx,
количество энергии, поглощаемой в секунду, равно 6I = Ioecdx.
Тогда

— = (const Iozdx) с = кс, (22.3)
dt

т. е. реакция имеет первый порядок по поглощаемому вещест-
ву. Аналогичные соотношения будут наблюдаться при малых
L ИЛИ 8

Во-вторых, если eel велико (толстый поглощающий слой
или большой коэффициент поглощения), то

^ - = const /0. (22.4)

Теперь весь световой поток поглощается и скорость реакции не
зависит от концентрации (нулевой порядок по веществу), но
пропорциональна интенсивности падающего света.

В 1912 г. А. Эйнштейн сформулировал известный закон кван-
;овой эквивалентности, согласно которому «каждый поглощен-
ный квант света вызывает изменение одной молекулы».

Обозначая число первичных актов через 6N*, полное коли-
чество поглощенной энергии через б/ и величину кванта через
/iv, можно представить закон Эйнштейна в виде соотношения

8N*=8I/hv. (22.5)

Если б/ выразить в «Эйнштейнах» (один эйнштейн равен числу
фотонов, поглощенных одним молем, т. е. числу Авогадро), то
'W*=6/, где &N* — число молей.

§ 2. Квантовый выход и классификация фотохимических
процессов

В общем случае эффективность фотохимического действия
света можно охарактеризовать некоторой величиной
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(22.6)

названной квантовым выходом и представляющей собой число
прореагировавших молекул на один поглощенный квант энер-
гии.

Согласно закону эквивалентности Эйнштейна, квантовый
выход должен быть равен единице. Однако, как показывают
опытные данные, в большинстве случаев вследствие протекания
вторичных процессов число прореагировавших молекул не сов-
падает с числом первичных фотохимических актов. Измерения
квантового выхода реакций дают значения, лежащие в очень
широком диапазоне, — от 10~3 до 106. Так, если в реакции

Н2 + С12 = 2НС1 <р~10в,

то в родственной ей реакции

Н2 + Вг2=2НВг ф~ 0,001.

Отклонение квантового выхода от единицы не означает от-
клонения от закона Эйнштейна. Как показывают опыты, фото-
химическое превращение слагается из первичного процесса,
протекающего в результате поглощения кванта света, и следу-
ющих за ним вторичных процессов, которые идут уже без уча-
стия света. Квантовый выход первичного процесса (q>i) назы-
вается первичным квантовым выходом и в соответствии с зако-
ном Эйнштейна должен быть равен единице. Первичный про-
цесс состоит в образовании электронно-возбужденных молекул,
которые обычно диссоциируют с образованием свободных ато-
мов или радикалов.

Вторичные процессы протекают в результате вступления в
реакцию образовавшихся в первичном процессе атомов или ра-
дикалов или же в результате их дезактивации и рекомбинации.
Квантовый выход вторичных процессов называется вторичным
квантовым выходом (срг) и, в соответствии с опытными данны-
ми, может быть выше или ниже единицы (как и общий кванто-
вый выход ф, равный произведению <p=<pi<p2).

§ 3. Процессы, протекающие при фотовозбуждении
молекул

Молекулы реагирующего вещества под действием света
обычно переходят в электронно-возбужденное состояние1.

Большинство молекул содержит четное число электронов,
которые в молекулах с ковалентными связями спарены, спины
этих электронов — антипараллельны ( | | ) и результирующий
спин s=0. В этом случае мультиплетность состояния молекулы
равна 25+1 = 1, т. е. система синглетна. Синглетные состояния

1 В последние два десятилетия в связи с созданием высокоинтенсивных
источников резонансного лазерного излучения в видимой и ИК-спектраль-
ных областях удалось осуществить колебательное возбуждение молекул
вплоть до их диссоциационного предела (см. гл. 23).
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обозначают символом S. Фотовозбуждение (от неселективныхз
источников видимого или УФ-спектрального диапазона) пере-
водит электроны на более высокий энергетический уровень. В
соответствии с правилами отбора Вигнера оптически разрешен-
ным будет переход в другое состояние без изменения мультип-
летности системы. Однако возможны и такие переходы, когда
спин электрона становится параллельным партнеру, так что ре-
зультирующий спин будет равен единице, а мультиплетность
состояния равна трем. Состояние системы будет триплетным и
обозначается символом Т.

Схема физических процессов, вызванных возбуждением и де-
зактивацией молекулы, показана на рис. 22.1. Вслед за погло-

Интерко^оиноционная

конберсия

s,

триплетное состояние

Оснодное состояние

Рис 22.1. Схема уровней и электронных переходов, вызванных фотовозбужде-
нием

щением фотонов, переводящих молекулы на более высокий
электронный уровень, могут последовать переходы на низшие
уровни, в результате чего происходит испускание излучения.
Излучательные переходы между синглетными состояниями на-
зываются флуоресценцией.

Если испускание является единственным способом дезакти-
вации электронно-возбужденной молекулы (низкие давления,
малая длина оптического пути), то величина, обратная констан-
те скорости высвечивания, называется естественным временем
жизни то возбужденного состояния. Естественное время жизни
флуоресценции для разных молекул лежит в интервале от 10~9

до 10"6c.
Переход из состояния одной мультиплетности в состояние с

другой мультиплетностью (интеркомбинационный переход) сог-
ласно правилам отбора запрещен. Но так как реальные состоя-
ния не являются чисто синглетными или триплетными, то эти
переходы происходят, но с меньшей вероятностью (в 103—106
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раз), чем переходы между состояниями одинаковой мульти-
плетности, и играют большую роль в дезактивации электронно-
возбужденных молекул.

Интеркомбинационный переход обычно совершается с одно-
го колебательного уровня синглетного электронного состояния
на некоторый колебательный уровень той же энергии триплет-
ного состояния. Этот процесс является адиабатическим. Такой
безызлучательный переход называют интеркомбинационной
конверсией.

Триплетные состояния молекул являются метастабильными.
Время пребывания в этих состояниях больше, чем в синглет-
ных состояниях, и излучательный переход с триплетного уров-
ня в синглетный уровень может длиться до 10~3с, а иногда да-
же до нескольких секуцд. Излучательные переходы между со-
стояниями разной мультиплетнорти называются фосфоресцен-
цией.

§ 4: Пути первичного превращения
электронно-возбужденной молекулы

Если молекула А поглощает квант света, то можно предс-
тавить следующие возможности ее первичного превращения.

0. Начальный акт поглощения:

где а>о=<р6/ (ф — первичный квантовый выход); если 67 выра-
жена в Эйнштейнах в секунду, то (Ит{шо}=моль-с"1.

1. Флуоресценция (или фосфоресценция):

2. Дезактивация при соударении или на стенке (или обмен
энергией):

где М=А или В.
3. Прямая спонтанная диссоциация:

4. Диссоциация, индуцированная столкновением:

5. Внутренняя конверсия или изомеризация:

А*-**-* В.

6. Иногда возможна реакция с другими молекулами:
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Применяя принцип стационарных концентраций к молеку-
лам А*, находим

откуда

Скорость превращения молекул А* равна

(22.7)

Для ее вычисления надо оценить соотношения скоростей ре-
акций 1—6.

Часто дело облегчается тем, что существенное значение име-
ют не более двух или трех из перечисленных процессов и тог-
да появляется возможность оценить хотя бы приближенно от-
носительные значения констант скорости этих процессов. Боль-
шую помощь при этом может оказать исследование спектра
поглощения молекул.

На рис. 22.2 показаны три типа кривых потенциальной энер-

Рис. 22.2. Три типа электронных переходов при поглощении света двухатомной
молекулой: а — диссоциация отсутствует или незначительная; 6" — диссоциация
велика; в —каждый акт поглощения фотона сопровождается диссоциацией (HF,

НС1, НВг, HI и др.)

гии двухатомных молекул в нормальном (нижние кривые с
глубоким минимумом) и электронно-возбужденном состояниях
(верхние кривые). Сплошной спектр поглощения (рис. 22.2, б,
в) указывает на то, что состояние А* неустойчиво и молекула
быстро диссоциирует, т. е. процесс 3 доминирует над остальны-
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ми. Наоборот, дискретный спектр указывает на медленный ха-
рактер процессов 3 и 4, которые могут быть исключены из рас-
смотрения общей схемы превращения.

§ 5. Кинетика флуоресценции

Изучение кинетики флуоресценции позволяет определить
ряд важных величин, характеризующих химический процесс:
время жизни возбужденных молекул, число и природу возбуж-
денных состояний, скорость интеркомбинационной конверсии,
сечение тушения флуоресценции, первичный квантовый вы-
ход и т. п.

Рассмотрим упрощенный механизм Штерна—Фольмера, ча-
сто используемый при практических исследованиях. Допустим,
что за начальным актом поглощения света

следуют три первичных процесса.
1. Флуоресценция:

2. Дезактивация (или обмен энергией):

3. Реакция:

Пусть число квантов флуоресценции, испускаемых в 1 см8

в 1с, равно

Тогда, если условия стационарности применимы к рассматри-
ваемому объему, получим

dt

откуда
г д ••• фО/

*i + *» + *»[MJ
и

Заменяя М на р (давление тушащего газа) и деля <р6/ на /фл,
найдем

Ж=1+А + Ар. (22.8)
/фл *i *i
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<p8I
1

Отношение числа поглощенных квантов к числу квантов, ис-
пускаемых путем флуоресценции, является мерой тушения флу-
оресценции и называется тушением,. Если измерить зависимость

тушения флуоресценции от давления
поглощающего вещества |М|, то, со-
гласно уравнению (22.8), графиче-
ское изображение этой зависимости
должно быть представлено прямой
линией (рис. 22.3). Угловой коэф-
фициент прямой равен отношению
констант tea=fe2/£b а отрезок ОА
равен |ОА] = 1+£3/&1.

Таким образом, механизм
Штерна—Фольмера позволяет опре-
делить &г/&ь &з/&ь а следовательно,
и k2/kz. Найденные отношения мож-
но использовать для вычисления
первичного квантового выхода <рь
Действительно, поскольку

Рис. 22.3. Зависимость тушения
флуоресценции от концентрации

поглощающего вещества

то

(22.9)

§ в. Вторичные процессы при фотохимических реакциях

Если в результате первичного фотохимического акта обра-
зуются атомы и радикалы, то вторичные процессы, следующие
за первичным актом, представляют собой их взаимодействие с
теми или иными молекулами. Эти процессы могут приводить к
развитию или прекращению реакции: В соответствии с этим об-
щий квантовый выход

(22.10)

может быть больше или меньше единицы.
Примером процесса первого типа является стадия

С1+Н2-*НС1 + Н,

следующая за фотодиссоциацией молекулы С12 в реакции

Н2+С12=2НС1

и приводящая к развитию цепей:

Н+С12-*НС1+С1 и т. д.
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Процессом второго типа является реакция

следующая за распадом молекулы Оз:

O8+ftv-*O+O2

в реакции фотолиза озона видимым светом.
Процессы прекращения реакции могут заключаться во взаи-

модействии атомов (или радикалов) с молекулами продуктов
реакции или примесей, со стенкой реакционного сосуда (гете-
рогенный обрыв реакции) или во взаимодействии атомов меж-
ду собой (рекомбинация в присутствии третьего тела), на-
пример:

или

Природа обрывающих реакцию процессов часто может быть ус-
тановлена на основании характера получающейся из опыта за-
висимости скорости фотохимической реакции от интенсивности
света. Так, если единственным источником атомов является
первичный фотохимический акт, условие стационарности их кон-
центрации можно представить в виде

< p 6 / S M М К м п 0 . (22.11)
at

Здесь ЗД/1 — сумма скоростей всех процессов взаимодействия
атомов с молекулами того или иного сорта; ken — скорость ге-
терогенного обрыва реакции на стенке (S); kun

2 — скорость
рекомбинации в присутствии третьего тела М.

Величина 67. пропорциональна интенсивности падающего
света. Поэтому если тройная рекомбинация атомов не играет
заметной роли в их балансе, то членом kMn2 в равенстве (22.11)
можно пренебречь. Вследствие этого стационарная концентра-
ция атомов я, а следовательно, и скорость реакции

^ < 2 2 Л 2 >

оказываются пропорциональными первой степени интенсивнос-
ти света.

Когда основным обрывающим реакцию процессом является
рекомбинация атомов, в равенстве (22.11) можно пренебречь
вторым и третьим членами, в соответствии с чем стационарная
концентрация и скорость реакции будут пропорциональны квад-
ратному корню из интенсивности света:

w « М = k$L = const УТ.. (22.13)

Если все слагаемые в равенстве (22.11) сравнимы между
собой, то закон зависимости скорости реакции от интенсивнос-
ти света более сложен.
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§ 7. Кинетика реакций фотопереноса протона

При поглощении света молекулой органического соедине-
ния и переходе ее в электронно-возбужденное (обычно синглет-
ное) состояние происходит перераспределение электронной
плотности. В частности, в молекулах, содержащих гетероатомы
N, О, S, происходит повышение или понижение плотности не-
поделенной пары электронов у гетероатома.

Вследствие этого часто наблюдается значительное измене-
ние кислотно-основных свойств органической молекулы. Разни-
ца в рК основного и возбужденного состояний может дости-
гать нескольких порядков.

Согласно теории переноса заряда, такой скачок в кислот-
ности является следствием смешивания конфигурации соответ-
ствующего электронно-возбужденного состояния с возможной
конфигурацией состояния с переносом заряда, которое облада-
ет большей энергией. Величина смешивания тем больше, чем
меньше разница в энергиях двух состояний, поэтому

ApK(S0—Sx) >Ap/G(S<r-T). (22.14)

Впервые реакции фотопереноса протона в водных растворах
были открыты и изучены Т. Ферстером в 1950 г. на примере
оксипроизводных пирена и нафталина. Резкое возрастание КИС-
ЛОТНОСТИ этих соединений при фотовозбуждении приводит Я их
диссоциации за время жизни возбужденного состояния с обра-
зованием возбужденных ионов сопряженного основания и иона
гидроксония.

А. Веллер предложил общую схему всех темновых и фото-
химических процессов, происходящих в водных растворах аро-
матических оксисоединений, в виде

A r # 0 H H 2 0 ^ Z l T АгЧГ + Н 8 О +

Аг ОНН2О 7"*-* Аг О" + Н8О
+.

Здесь ад и ад' — скорости поглощения света молекулами и ио-
нами; kf и к/ — константы скорости флуоресцении; k& и # / —
константы скорости безызлучательной дезактивации возбуж-
денных молекул и ионов соответственно; К — константа прото-
литической диссоциации молекулы АгОНН2О в основном со-
стоянии.

Аналогично можно нарисовать подобную схему и для осно-
ваний (например, для акридина), у которых протоно-акцептор-
ные свойства в возбужденном состоянии выражены сильнее,
чем в основном.

Как показал Веллер, константы скорости ионизации арома-
тических оксисоединений в возбужденном состоянии слабо за-
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висят от природы этих соединений, но зависят от природы ра-
створителя и от температуры. Это является доказательством то-
го, что в полярных растворителях лимитирующей стадией ре-
акции фотопереноса протона является переориентация моле-
кул растворителя, требующая энергии активации,.

Реакции возбужденных ароматических оксисоединеций с
анионами карбоновых кислот, являющихся более сильными ак-
цепторами протона, чем вода и спирты, протекают с более вы-
сокими скоростями, чем диссоциация, и, по-видимому, лимити-
руются диффузией.

В апротонных растворителях при взаимодействии аромати-
ческих окси- и аминосоединений с основаниями и кислотами в
основном состоянии образуются комплексы с (водородной
связью, ионные пары, в которых ионы разделены или не разде-
лены молекулами растворителя (в зависимости от силы кис-
лоты или основания и полярности растворителя).

Аналогично основному состоянию, в возбужденном состоя-
нии могут образовываться возбужденные комплексы с водород-
ной связью, возбуждённые ионные пары и возбужденные соль-
ватированные ионы.

Общая схема процесса в апротонных растворителях может
быть представлена следующим образом:

т . -т. 11-/Г1 +АН + B ^ t АН-. B ^ A - . . . Н В ; ^ А~ +НВ+.
(22Л6>

Здесь fti, ft/, ftf — константы скорости флуоресценции; fti, k*, k'd'—
константы скорости безызлучательной дезактивации возбуж-
денного комплекса с водородной связью, возбуждённой ионной
пары и возбужденного иона соответственно; К\, Къ Кг — кон-
станты равновесия образования этих соединений в основном
электронном состоянии.

Возбужденная ионная пара может образрвываться двумя
путями: а) при реакции возбужденной молекулы флуорофора
с основанием (динамическая модель) или б) при возбуждении
комплексов с водородной связью, если последние образуются
уже в основном состоянии (статическая модель).

Природа продукта фотопереноса протона в значительной
степени зависит от растворителя. Так, в ароматических раст-
ворителях (бензоле, толуоле и др.) взаимодействие возбужден-
ных молекул 2-нафтола и 3-оксипирена с триэтиламином и диэ-
тиламином приводит к образованию возбужденных ионных пар.
В алифатических растворителях при этом образуется возбуж-
денный комплекс с водородной связью.
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Реакции фотопереноса протона могут происходить не толь-
ко между двумя молекулами кислоты и основания, но и меж-
ду фрагментами одной и той же молекулы, соединенными водо-
родной связью. Первую реакцию внутримолекулярного фотопе-
реноса протона наблюдал Веллер на примере салициловой кис-
лоты и ее эфиров.

При возбуждении в таких системах происходит перенос
протона от гидроксильной группы к карбонильной с образова-
нием возбужденного продукта:

Для гетероатомных кислот и оснований реакция фотопере-
носа протона протекает в ряде случаев адиабатически, т. е. с
сохранением электронного возбуждения. Однако и в таких про-
цессах наблюдается индуцированная кислотно-основным взаи-
модействием безызлучательная дезактивация возбужденных мо-
лекул, происходящая на различных стадиях реакции, в том чи-
сле и в самом акте переноса протона.

§ 8. Различие в кинетике фотохимических и термических
реакций

Для сравнения рассмотрим в качестве примера реакцию об-
разования бромистого водорода. Механизм фотосинтеза вклю-
чает следующие элементарные стадии:

0. В ^ + Л г ^ В г + В г , *о,
| 1 . В г + Н , = Н В г + Н — 6 9 , 9
2. Н+Вг, = НВг+Вг +172,0
3. H+HBr=Ht+Br+69,9
4. Br+Br+M=Brt+M, kA.

Применение принципа стационарных концентраций к атомам
брома и водорода приводит к следующему выражению для ско-
рости реакции:

f£[HBrM
ФОТ° I di /фото

-. (22.17)

где
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Для термической реакции получаем

f<*[HBrn =

"*" [ dt /терм

в 2^у^№п/[в^ ( 2 2

l + MHBrl/MBrJ •
где

Сравним скорости фотохимической и термической реакций
брома с водородом:

ШфотоМерм=УуЫМУЩв^. С22-19)
Таким образом, измеряя скорости обеих реакций при одинако-
вых р и Г, можно определить значение k4t а по зависимости
скорости фотохимической реакции от температуры можно из
уравнений (22.17) и (22.19) определить и константу скорос-
ти k\.

Довольно большая эндотермичность процесса (1), являю-
щегося основным вторичным процессом фотосинтеза НВг, и
обусловленное ею высокое значение энергии активации являют-
ся причиной низкого квантового выхода реакции (см. выше).

Нетрудно заметить, что при одновременном воздействии тем-
пературы и света концентрация атомов брома будет превышать
равновесную концентрацию. Стационарная концентрация ато-
мов брома в этом случае определяется уравнением

[Вг]стад ̂ V/CfBrJ+фв//*^ (2 2.20

или в ином виде:

[Br]Lu = [Вг^нЧ- фв//*^. (22.20а>

Из этого соотношения видно, что

[Br]Lu-[Br]^awi=const/, (22:21)

т. е. чем больше интенсивность света, тем больше превышение
стационарной концентрации атомов брома над равновесной.

§ 9. Основные типы фотохимических превращений

В заключение приведем основные типы фотохимических ре-
акций, детально исследованные различными авторами и под-
робно изложенные в различных монографиях по фотохимии.

Фотодиссоциация, чему благоприятствуют отталкивательные
кривые в возбужденных состояниях, а также изменение равно-
весного межъядерного расстояния при возбуждении.

Фотоприсоединение, например реакция фотодимеризации
антрацена:

A+A+Av->A,.
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ФЬтоперёгруппнровка — изомеризация различного характе-
ра, например:

Н,С, H,Ce+Av-*H6Ce

\ / I
N=N N=N

Фогоперенос протона, происходящий вследствие значитель-
ного изменения кислотности органических соединений при их
возбуждении в синглетное состояние, например в реакции

АгОНН,О ^Hh Аг'ОНН8О т ц ^ Аг'СГ+Н 3 О^ц^ АгО"+ Н,О+

#

Фотоперенос электрона, приводящий к окислению или вос-
становлению молекул, например фотоокисление воды:

или фотовосстановление воды:

Фотосенсибилизация, или превращение вещества при столк-
новении его с частицами другого вещества, возбуждаемого
светом:

нм, £««6=4,87 эВ;

l эВ, £>н,=4,55 эВ.

Фотоионизация атомов или молекул:

Глава 23

СЕЛЕКТИВНОЕ ДЕЙСТВИЕ ИК-ЛАЗЕРНОГО
ИЗЛУЧЕНИЯ НА МОЛЕКУЛЯРНЫЕ СИСТЕМЫ

§ 1. Система гармонических осцилляторов

Рассмотрим направленное воздействие резонансного лазер-
ного ИК-излучения, вызывающего селективный разогрев коле-
бательных мод молекул. Если считать, что частота излучения
совпадает с частотой перехода с уровня я—О, /=/о на уровень
ft—1, /=/i (Дь/i — вращательные квантовые числа), то дейст-
вие излучения на колебательную моду описывается добавлени-
ем в правую часть уравнения
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+ &io{(n+l)x^i—[(n+l)a+n[l+a)]xn+naxn-i) (23.1)
слагаемых ±(Wo\x(r—WioXl)t причем плюс вводится для уров-
ня я—1, а минус — для уровня л = 0 . Здесь, как и раньше,
8—йю/£Г, Wo\ и W\o — вероятности переходов, пропорциональ-
ные интенсивности излучения /. Полученную систему уравне-
ний можно проанализировать в двух случаях: 1) когда Тнмп<
<Xvv (~l/zQio) и 2) КОГДА тимп>т|,г 1~ЦгРю).

В первом случае спустя время т>т«„>тнмп в системе уста-
навливается больцмановское распределение. Необходимая для
получения максимальной температуры ТЦ**0 ~ 0,9^ интенсив-
ность излучения весьма велика и равна при атмосферном дав-
лении нескольким десяткам киловатт на квадратный сантиметр
для СО2 (ei-3380 К) и N2O (ei=3210/C). Здесь и далее в текс-
те вместо энергии рассматривается соответствующая ей абсо-
лютная температура.

Во втором случае (т„мп>тгг) стационарное решение уравне-
ния (23.1) с дополнительными слагаемыми имеет вид

[—(я—

Здесь

и

« 'г -. Г^7- (233)

Из уравнения (23.2) видно, что при любой интенсивности
излучения распределение на уровнях выше первого является
больцмановским с колебательной температурой 7\>, определяе-
мой запасом колебательных квантов а. Однако при интенсив-
ностях излучения, таких, что WWzQio<a, распределение будет
больцмановским с температурой Tv на всех уровнях, включая
уровни 0 и 1. В этом случае связь между интенсивностью излу-
чения и получаемой колебательной температурой Tv можно оп-
ределить непосредственно из уравнения для колебательной
энергии. Так, для достаточно низких температур газа
( e ' r 1) имеем

-•£) fI-«P(--^)Г
т. е. при Wxo^zPio получаем Гв=0,8е1. По оценкам В. Т. Пла-
тоненко с сотрудниками, для достижения такой колебательной
температуры необходимо иметь сравнительно небольшие плот-
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ности излучения (~3-10~2Вт/см2 (мм рт. ст.)2 для колеба-
ния v3 молекул СО2 и N2O и 2-10~4Вт/см2 (мм рт. ст.)2 для
колебания молекулы СО). Такие интенсивности сейчас легко
получают и к настоящему времени имеется много эксперимен-
тов, в которых при воздействии лазерного излучения на моле-
кулы осуществляются химические реакции.

§ 2. Система ангармонических осцилляторов

Следует отметить, что если в ряде случаев модель гармони-
ческого осциллятора можно успешно использовать для опреде-
ления колебательной энергии молекул, то для расчета скорос-
ти реакции с участием высоковозбужденных молекул гармони-
ческую модель следует применять с осторожностью. Из-за VT-
процессов, существенных для верхних уровней ангармоничес-
ких осцилляторов, относительная населенность определяется в
основном газовой температурой и поэтому резко падает с рос-
том номера уровня.

Вследствие этого в двухатомных молекулах трудно достичь
заметных скоростей неравновесной (TJT>1) диссоциации при
низких температурах газа и больших запасах колебательной
энергии. Применение в таких случаях гармонической модели
может привести к значительному (на несколько порядков ве-
личины) завышению скорости неравновесной диссоциации.

В многоатомных молекулах из-за взаимодействия различ-
ных мод УГ-процессы и даже радиационный распад верхних
уровней будут слабо влиять на их населенности. При больших
запасах колебательной энергии эти населенности могут быть
значительными, обеспечивающими большую скорость неравно-
весной диссоциации даже при малых (порядка комнатной) тем-
пературах газа. Так,' в работе Н. В. Карлова с сотрудниками
при комнатной температуре обнаружена заметная скорость
диссоциации ВС13 при накачке энергии излучения СО2-лазера в
одну из колебательных мод..

При постоянном запасе колебательной энергии (Ti—const)
константа скорости неравновесной диссоциации многоатомных
молекул вследствие ангармоничности не увеличивается с рос-
том 7, а падает в противоположность обычной аррениусовской
зависимости.

Учет ангармоничности важен и при расчете неравновесного
запаса колебательной энергии в случае, если этот запас суще-
ственно зависит от самой скорости реакции.

§ 3. Столкновительная диссоциация

Колебательное возбуждение особенно эффективно, если ре-
акция имеет энергию активации. Чтобы выяснить роль колеба-
тельной энергии ЕП9 введем параметр б<1 и запишем выраже-
ние для константы скорости реакции с уровня п в виде
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Еа>бЕп,
(23.5)

k(T),
где k(T) — константа скорости термической реакции.

При наличии квазистационарного режима в однокомпонент-
ной системе установится распределение населенностей, опреде-
ляемое средним запасом колебательных квантов а и общей
плотностью молекул N(t). Тогда для населенностей колеба-
тельных уровней молекул можно искать решение системы урав-
нений в виде

Е д = 1. (23.6)

где fn — колебательная функция распределения. Здесь допол-
нительно учтена поправка %п на 'диссоциацию с граничного
уровня г и возбуждение нижних уровней лазерным излучением:

/ * = t f ( l + 3Cn). (23.7)

В этом уравнении 'fn— равновесная колебательная функция
распределения, соответствующая колебательной температу-

Если Tv отличается от Т (TV>T) и реакция идет по меха-
низму колебательного возбуждения, то в уравнении (23.5) Т
необходимо заменить на Г„, что приведет к увеличению скорос-
ти диссоциации.

Изменение скоростей реакций при селективном разогреве
колебаний приводит к смещению химического равновесия, бла-
годаря чему можно получить значительные концентрации про-
дуктов реакции и достичь полной конверсии исходных молекул.

§ 4. Пороговые эффекты в столкновительных
лазеро-химических реакциях

Реакции, протекающие при возбуждении ИК-лазерным из-
лучением резонансных колебаний молекул, экспериментально
осуществлены впервые в начале 70-х годов. Так, в работе
С. В. Майера с сотрудниками в 1970 г. была проведена реак-
ция взаимодействия метанола с бромом под действием излуче-
ния непрерывного HF-лазера (А,=2,64—2,87 мкм) мощностью
90 Вт. В 1971 г. были опубликованы работы Н. Г. Басова с
сотрудниками о химических реакциях в различных смесях при
резонансном возбуждении колебаний молекул N2F4, NHF2,
CF3NF2, BCI3 и SiH4 излучением непрерывного СО2-лазера
(Л=10,6 мкм) мощностью 20—200 Вт.

Интересной особенностью большинства лазеро-химических
реакций с участием многоатомных молекул является их порого-
вый характер по интенсивности излучения, который зависит от
давления смеси (рис. 23.1).



Рис 23.1. Зависимость порого
ьой интенсивности I от давле

ния поглощающих газов

В настоящее время предложено несколько механизмов объ-
яснения пороговых эффектов. Один из них основан на предпо-
ложении об обычном протекании реакций и возникновении теп-

ловой неустойчивости молекуляр-
ного газа. Эта неустойчивость обус-
ловлена нагревом газа в результате
l/T-релаксации колебательно-воз-
бужденных молекул и резкой темпе-
ратурной зависимостью времени хут
этой релаксации. При некоторой ин-
тенсивности излучения / темпера-
тура газа Т еще относительно мала
и не весь поток энергии, поступаю-
щий в колебания, идет на нагрев га-
за, поскольку величина хут превос-
ходит характерное время тДИф диф-
фузии колебательно-возбужденных
молекул из облучаемого объема.
Небольшое увеличение / с неболь-
шим первоначальным ростом " Г
(вследствие роста давления) может
привести к резкому увеличению Т
из-за резкого уменьшения хут и,

следовательно, к возрастанию потока энергии на поступатель-
ные степени свободы. Поэтому процесс будет иметь взрывной
характер.

Пороги, связанные с существованием неустойчивых колеба-
тельных состояний, могут возникать в системе из нескольких
взаимодействующих мод. Так, при одноквантовом нерезонанс-
ном W-обмене из-за нелинейности члена, описывающего меж-
модовый обмен, неустойчивость может возникнуть, когда при не-
большом росте колебательной температуры одной моды будет
резко увеличиваться температура другой моды.

Еще более интересная ситуация, типичная для многоатом-
ных молекул, возникает, когда W-обмен является_многокван-
товым. В уравнениях для среднего запаса энергии гк в моде k
нелинейность члена, описывающего VV-обмен, может быть
весьма значительной, что облегчает возникновение колебатель-
ной неустойчивости.

В настоящее время трудно отдать предпочтение какому-ли-
бо из рассмотренных механизмов существования пороговых эф-
фектов в столкновительных лазеро-химических реакциях.

§ 5. Бесстол кновительная (когерентная) диссоциация

В работах В. С. Летохова с сотрудниками и М. С. Ричард-
сона с сотрудниками было доказано существование так называ-
емой «мгновенной» диссоциации многоатомных молекул, возни-
кающей при импульсном резонансном возбуждении за время,
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меньшее времени между соударениями, и, следовательно, нося-
щей бесстолкновительный, чисто радиационный характер. В
этих работах выполнены экспериментальные исследования бес-
столкновительной диссоциации в газах SiF 4 и ВС13.

Можно отметить следующие особенности механизма такой
диссоциации. Во-первых, здесь все уровни «одинаковы» и сос-
тавляют один квазиконтинуум. Во-вторых, «узкое место» здесь
— нижние колебательные уровни, где велико расстояние между
вращательными уровнями и велика расстройка резонанса A o w
между частотой поля со и частотой перехода аып(Аа>тп=а>тп—о>)~
В-третьих, радиационная диссоциация может регулироваться
не только с помощью изменения частоты, но и изменением мощ-
ности и длительности импульса возбуждающего излучения,

§ в. Радиационно-столкновительная диссоциация

Для более полного описания поведения молекул во всем вре-
менном интервале необходимо учесть столкновения молекул. Для
этой цели разобьем процесс на две стадии. В первой части ра-
диационной стадии каждая молекула запасает в среднем энер-
гию ndh(i)/2. Хотя доля молекул, продиссоциировавших в ради-
ационной стадии, сравнительно невелика ( — 1% молекул, пров-
заимодействовавших с полем), запасенная энергия намного
больше, чем при резонансном поглощении с термализацией па
колебательным модам.

За стадией радиационного возбуждения следует столкнови-
тельная стадия. При этом начальное квазиравновесное распре-
деление, созданное радиационным возбуждением, преобразует-
ся в результате соударений в квазиравновесные столкновитель-
ные распределения, релаксируюпше затем к равновесным.

Будем считать, что процесс установления кв&зиравновесных
распределений в колебательных модах идет быстрее, чем дис-
социация молекул

> (23.8>
и что равновесие устанавливается только за счет диссоциации.
С другой стороны, согласно соотношению

Ч<*УТ<*Г> (23.9)
где it — характерное время рекомбинации, пренебрежем VT-pe-
лаксацией и рекомбинацией. Тогда доля продиссоциировавших
молекул определится формулой

( У

где I — число колебательных степеней свободы; Do — нижний
диссоциационный предел.

Из этой формулы следует, что диссоциация в столкновитель-
ной стадии весьма эффективна и достигает —20% молекул,
провзаимодействовавших с полем. Отметим, что из-за ушире-
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ния уровней столкновения могут оказаться существенными и для
радиационной стадии, поскольку приводят к зависимости поро-
говой интенсивности от давления:

/пор(р)-7п о р(0)[1-(р|р0)Ч, (23.11)

где ро — параметр, соответствующий давлению, при котором
происходит перекрывание вращательных подуровней колеба-
тельного состояния (для многоатомных молекул типа ВС18, ро
— 10 мм рт. ст.).

§ 7. Лазерное разделение изотопов

1. Столкновительные процессы. Изотопный сдвиг спектраль-
ных линий во многих атомах и молекулах достаточен для того,
чтобы в определенных условиях с помощью монохроматическо-
го лазерного излучения осуществить селективное возбуждение
одного изотопа. Используя затем различие в физико-химических
свойствах возбужденных и невозбужденных частиц, можно до-
стичь эффективного разделения изотопов.

К настоящему времени на этой основе предложены и экс-
периментально реализованы различные методы лазерного раз-
деления изотопов. Для этой цели применяются предиссоциация,
двухступенчатая фотодиссоциация и фотоионизация, бесстолкно-
вительная одно- или двухчастотная селективная диссоциация
многоатомных молекул мощным излучением импульсных СО*-,
HF- и других лазеров, химические реакции колебательно-воз-
бужденных молекул и другие процессы. Детально эти процес-
сы рассмотрены в обзорах Н. В. Карлова и А. М. Прохорова,
В. С Летохова и Б. Мура.

В одной из первых работ по лазерному разделению изото-
пов селективно возбуждались колебания молекул СН3ОН (в сме-
си с CDsOD) и осуществлялась их химическая реакция с моле-
кулами Вг2. Оказалось, что после облучения непрерывным HF-
лазером в течение 60 секунд непрореагировавший газ содержал
в основном молекулы CD8OD, так что достигалось почти 20-
кратное обогащение его дейтерием.

Из-за большого дефекта резонанса колебаний СН3ОН и
CD3OD скорость УУ-обмена оказалась меньше скорости реак-
ции колебательно-возбужденных молекул.

Столкновительные процессы обмена энергией между изо-
топными молекулами приводят к снижению или потере селек-
тивности возбуждения и, следовательно, к ухудшению условий
разделения изотопов. По этой причине в разработке новых ла-
зерных методов разделения изотопов основным направлением
стало применение коротких мощных лазерных импульсов и ис-
пользование бесстолкновительных способов возбуждения и се-
лекции частиц.

2. Радиационно-столкновительные процессы. В поле мощно-
го лазерного импульса можно осуществить селективную днссо-
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циацию молекул. В качестве меры селективности диссоциации
примем коэффициент обогащения у продуктов реакции, которые
образуются в облучаемом объеме в результате воздействия од-
ного импульса на изотопные молекулы типа А (например, на
молекулы 10ВС1з):

(23.12)

где AN — число продиссоциировавших молекул. Коэффициент
у можно выразить и через статистические средние скорости дис-
социации молекул:

.(23.13)

Для вычисления Y н аД° рассмотреть процесс выравнивания
средних скоростей диссоциации, который идет за счет колеба-
тельной релаксации, причем быстрым обычно является W-об-
мен.

На рис. 23.2 представлены полученные в результате расчета

Рис. 23.2. Зависимость k% и k^
от времени. Начало отсчета —
момент окончания лазерного им-

пульса

Рис. 23.3. Зависимость коэффи-
циента обогащения у от кон-
центрации (мольной доли) изо-

топа А

временные зависимости скоростей диссоциации возбужденных
лазерным полем молекул сорта А и невозбужденных молекул
сорта В (например, молекул ПВС13). Снижение скорости диссо-
циации молекул сорта А сразу после импульса является ре-
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зультатом быстрого W-обмена на верхних колебательных уров-
нях. Затем благодаря возбуждению молекул А, находящихся
на нижних колебательных уровнях, скорость диссоциации воз-
растает и достигает максимума за время t=0y4TVv- Скорость
диссоциации молекул сорта В монотонно возрастает, так что
через несколько %vv скорости диссоциации молекул А и В вы-
равниваются и селективность исчезает.

Коэффициент обогащения сильно зависит от концентрации
возбуждаемого полем изотопа (рис. 23.3). Расчеты показыва-
ют, что при возбуждении бедного изотопа в смеси селективность
существенно выше, чем при возбуждении богатого изотопа.

Глава 24

КИНЕТИКА РЕАКЦИЙ В ЭЛЕКТРИЧЕСКИХ
РАЗРЯДАХ

§ 1. Электронное возбуждение молекул

В электрических разрядах средняя энергия электронов обыч-
но ниже потенциала ионизации молекул, поэтому основная до-
ля электронных столкновений приходится на электронное воз-
буждение и захват электронов с последующей диссоциацией мо-
лекулы на нейтральные или ионизованные осколки (атомы, ра-
дикалы, ионы).

Вероятность превращения кинетической энергии электронов
во внутреннюю энергию молекулы характеризуется величиной
соответствующего эффективного сечения:

^ = <тэф/а, (24.1)

где а — газокинетическое сечение, равное па^ для водорода.
Вероятность или функция возбуждения Р, как и функция иони-

зации, зависит от энергии элект-
рона и строения молекулы (или
атома).

Обычно наблюдаются два ви-
да функций возбуждения (рис.
24.1). Первая из них медленно
растет и достигает максимума
при еэл, в несколько раз превы-
шающей евозб. Другая быстро
возрастает до максимума и за-
тем также быстро уменьшается
до некоторого малого значения.

Первая из таких функций воз-
возбужления б У ж Д е н и я и м е е т м е с т о > К 0 Г Д а и с "
и запрещен- ходное и конечное электронные

'ных (2> переходов состояния имеют одинаковую
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мультиплетность, например при оптически разрешенном пере-
ходе:

H g ( l l S 0 ) + e - H g ( 4 * D 2 ) .

Вторая функция наблюдается в случае запрещенных пере-
ходов, когда при возбуждении молекулы или атома меняется
суммарный спин (мультиплетность), например при переходе:

Как видно из табл. 24.1, величина Р в максимуме функции
возбуждения (е м а к с ) для запрещенных переходов составляет
— 0,1—1,0 (исключением является ртуть), а для разрешенных
переходов она равна ~ 10—100.

Т а б л и ц а 24.1

Максимальные значения функций возбуждения

Атом

Н
Не
Li
Li
Na
Hg

Уровень

2s2S
ls2p3P
2p2P
3s2S
3p2P

6s6p3Pi

е в о з б , эВ

10,2
19,7

1,85
3,38
2,12
4,86

емако э В

11,7
20,4

6,1
5,9
9
7

Р

0,16
0,044

25
0,45

55
3,8

Переход

запрещен
запрещен
разрешен
запрещен
разрешен
запрещен

Обычная возбужденная молекула быстро теряет свою энер-
гию при флуоресценции и имеет малую вероятность вступить в
химическую реакцию. Возбужденная молекула, образовавшая-
ся с изменением мультиплетности, является метастабильной и,
следовательно, долгоживущей. Вероятность вступить в химиче-
скую реакцию у такой молекулы велика, поэтому метастабиль-
ные молекулы играют большую роль в осуществлении реакции
в электрических разрядах.

Часто наблюдающуюся при электронном ударе диссоциацию
молекулы можно рассматривать как частный случай возбужде-
ния электронных уравнений. В качестве примера рассмотрим
диссоциацию молекулы водорода как переход из основного со-

в отталкивательное состояниестояния

В связи с изменением мультиплетности вероятность такого пе-
рехода невелика и составляет всего 0,06 при бЭл=П,7 эВ, близ-
кой к энергии, отвечающей, согласно принципу Франка—Конло-
на, наиболее вероятному переходу.
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§ 2. Константы скорости электронного возбуждения и
ионизации молекул

Для оценки констант скорости процессов возбуждения и ио-
низации молекул при равновесном распределении сталкиваю-
щихся частиц по скоростям

необходимо знать зависимость сечений процессфв от энергии при
значениях энергий, близких к пороговым.

Для указанных выше процессов сечение зависит от числа
несвязанных электронов, образовавшихся в первичном акте.
Например, для процесса электронного возбуждения сечение про-
порционально конечной скорости налетающего электрона (один
несвязанный электрон):

~ (вал—еВозб)1/2 ~ V'e. (24.3)

Для реакций л-кратной ионизации

сечение вблизи порога изменяется пропорционально л-й степе-
ни конечной энергии:

V A " + - ( * » . - W 1 - (24.4)

Если поступательная энергия электронов значительно мень-
ше или больше энергии возбуждения молекулы (или атома),
сечения вблизи порога будут равны

О, e

После интегрирования уравнения (24.2) при у=112 и 1 полу-
чаются явные выражения для ka (T):

Для значений гПор>кТе температурная зависимость констант
скорости определяется в основном экспонентой; для значений
Buop<kTe указанная аппроксимация непригодна и надо знать за-
висимость a(v) вплоть до значений скоростей движения элек-
тронов: © ( l O t T / ) 1 / 2
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§ 3. Возбуждение колебаний и вращений молекул
электронным ударом

Кроме электронного возбуждения, диссоциации или иониза-
ции молекулы при электронном ударе могут происходить так-
же возбуждения колебаний и вращений молекулы. Сечения воз-
буждения колебательных уровней имеют сложную зависимость
от энергии электронов (рис. 24.2).

J \ I I

„ 2 2.5 3 2 2,5 2 2,5 ем,зв
Рис. 24.2. Функции возбуждения колебательных уровней N* электронным ударом

Согласно простой механической модели, доля кинетической
энергии электрона, переходящей в колебательную (и враща-
тельную) энергию молекулы, ничтожно мала из-за неблагопри-
ятного соотношения масс. Поэтому с точки зрения этой моде-
ли при электронном ударе не должно происходить ни возбуж-
дения колебаний, ни возбуждения вращений.

Благодаря представлениям Хааса .(1957), колебательное воз-
буждение молекул при электронном ударе обусловлено захва-
том электрона и образованием неустойчивого иона, например:

распадающегося на электрон и молекулу, которая может быть в
возбужденном колебательном состоянии:

N 7 - * N J + * ( о = 1 , 2, 3- . . . ) .

Максимальное сечение возбуждения колебаний относительно
велико и составляет 3* 10~16 см2.

Колебательно- или вращательно-возбужденная молекула
может возникнуть и при диссоциации молекулы в результате
электронного удара. Так, возникающие при диссоциации моле-
кулы воды в электрическом разряде гидроксилы

приобретают вращательную температуру 7V порядка 10000 К.

§ 4. Основные типы электрического разряда.
Плазменное состояние материи

Воздействие электрического разряда на химические вещест-
ва зависит от характера разряда, который определяется впер-
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вую очередь разностью потенциалов, давлением газа в зоне раз-
ряда и плотностью тока. Различают три основных типа элект-
рического разряда: тихий, тлеющий и дуговой. На рис. 24.3 схе-

матически представлены области
I существования этих основных ти-

пов разряда.
Тихий (или барьерный) раз-

ряд наблюдается между диэлект-
рическими барьерами при давле-
нии порядка атмосферного и ха-
рактеризуется малой плотностью

с*? тока и соответственно малой
Рис. 24.3. Области существования удельной мощностью тока, от-
основных типов электрических раз- несенной к единице рабочей пло-

JSSK?SK=?S ?гт4т™гг»;
ности потенциалов Е/р тУР а г а з а в тихом разряде не

намного превышает температу-
ру электродов (барьеров), охлаждаемых принудительно или
находящихся при температуре окружающей среды.

Благодаря относительно высокому давлению и умеренным
температурам в реакционной зоне, ТИХИЙ разряд (и близкий к
нему по свойствам коронный) оказывается особенно благопри-
ятным для образования неустойчивых соединений (озона, пе-
рекиси водорода и т. п.) и для реакций полимеризации.

Тлеющий разряд обычно наблюдается при низких давлени-
ях и значительном сопротивлении внешней цепи и характеризу-
ется своеобразным распределением темных и светящихся обла-
стей (или пространств) в реакционной зоне (рис. 24.4). Посто-
янство напряженности поля в положительном столбе разряда
указывает на отсутствие объемных зарядов и на то, что поло-
жительные и отрицательные частицы присутствуют в одинако-
вых концентрациях. В то ?ке время высокая электропроводность
столба свидетельствует о значительных концентрациях заряжен-
ных частиц, достигающих порядка 1012 см""3.

Состояние материи, квазинейтральной в целом, но характе-
ризующейся большим содержанием противоположно заряжен-
ных частиц, называется плазмой. Условие квазинейтральности
плазмы означает, во-первых, малость суммарного заряда плаз-
мы по сравнению с суммой зарядов одного знака; во-вторых,
подразумевается электрическая нейтральность плазмы, в сред-
нем, в достаточно больших объемах или за достаточно боль-
шие промежутки времени. Величины объемов и промежутков
времени, в которых проявляется квазинейтральность, определя-
ются пространственным и временным масштабами разделения
зарядов.

Верхним пределом макроскопического взаимодействия меж-
ду заряженными частицами является дебаевская длина 1ц:

lD = i*okT9/ne*)l/2, (24.8)
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Катодное
сбечение

- . . Положительный столб
fТемное \у
Фарадеебо пространстбо

Анодное
сбечение

-Л
лб 1

7
Темное катодное

U

Катод Анод

Рис. 24.4. Распределение интенсивности свечения (а) и разности потенциалов
относительно катода (б) вдоль тлеющего разряда

где п — плотность частиц; kTe — кинетическая энергия; е —
заряд электрона и е 0 — диэлектрическая постоянная вакуума,
равная 8,55-10~12 Кл2/Нм2.

На расстоянии, меньшем lD, частицы «чувствуют» присутст-
вие отдельных заряженных частиц, на больших расстояниях ча-
стицы объединяются в непрерывное зарядовое облако. Таким
образом, дебаевская длина является макроскопическим прост-
ранственным масштабом разделения зарядов в плазме.

Другим макроскопическим (временным) масштабом разде-
ления зарядов является плазменная частота сор — резонансная
или характеристическая частота системы заряженных частиц,
образующих плазму. Эта частота зависит от плотности, массы
и заряда частиц согласно формуле

(ор = (пеР/тво)х/2. (24.9)

В качестве основных параметров плазмы обычно рассматрива-
ют плотность и среднюю кинетическую энергию (температуру)
электронов. г

При упругих столкновениях электроны могут отдавать.лишь
ничтожную долю энергии тяжелым частицам, обладающим дру-
гой температурой в положительном стодбе, нежели температу-
ра электронов. Так, при температуре электронов в положитель-
ном столбе порядка десятка тысяч Кельвинов температура ио-
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нов и нейтральных частиц не превышает тысяч Кельвинов. В
этом случае говорят о неизотермической плазме.

Высокая электронная температура в положительном столбе
благоприятствует протеканию эндотермических реакций разло-
жения молекул (электрокрекинг метана, этана), синтеза окси-
дов азота и т. п.

Исследования реакций такого типа показывают, что реаги-
рующая система часто приходит к предельному состоянию, в
котором концентрации продуктов реакции значительно отлича-
ются от равновесных значений (так называемые сверхравно-
весные выходы ацетилена, оксида азота и др.).

При увеличении плотности тока температура электродов уве-
личивается и тлеющий разряд постепенно переходит в дуговой.
Одновременно с увеличением плотности тока уменьшается раз-
ность потенциалов между электродами. Состояние газа в дуго-
вом разряде соответствует состоянию изотермической плазмы.
Благодаря высокой температуре газа и электронов, высокой
пдотности тока и высокому давлению газа в дуговом разряде
преобладают процессы, характерные для высоких температур,
в частности процессы высокотемпературного крекинга и другие
эндотермические процессы.

§ 5. Основные принципы кинетики химических реакций
в разрядах

В середине 30-х годов С. С. Васильевым, Н. И. Кобозевым и
Е. Н. Ереминым была создана теория кинетики химических ре-
акций в электрических разрядах. По аналогии с законом Вант-
Гоффа для фотохимических реакций ими был сформулирован
основной принцип кинетики реакций в электрических разрядах,
согласно которому «скорость химической реакции в данном ви-
де разряда пропорциональна мощности разряда».

В соответствии с этой теорией к реакциям в разрядах при-
менимы законы обычной кинетики с заменой в кинетических
уравнениях времени t на фактор удельной энергии ufv (и — ак-
тивная мощность разряда, v — объемная скорость потока газа).

Фактор удельной энергии отражает две особенности реакций
в разрядах: а) пропорциональность констант скорости удельной
(на единицу объема реакционной • зоны) мощности разряда; б)
специфику реакций в потоке газа, когда из-за неопределенности
фактического объема реакционной зоны время реакции заменя-
ется на отношение объема реактора к объемной скорости пото-
ка газа. Эти положения ограничены, однако в основных чертах
они удовлетворительно согласуются с наблюдающимися в опы-
тах зависимостями.

Рассмотрим в качестве примера обратимую реакцию перво-
го порядка, наиболее часто встречающуюся среди реакций в
разрядах (синтезы О3, N0, СО2 и т. п.). Кинетическое уравне-
ние реакции запишем в виде
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% (24.10)
at

где а — начальная концентрация исходного вещества; х — кон-
центрация продукта реакции в момент времени t Упростим это
уравнение

4jL = tb-k\x. (24.11)

где fe^ = feja и &'i = &o+£i. В таком виде оно может соответст-
вовать также нулевому порядку прямой реакции и первому по-
рядку обратной реакции. После интегрирования уравнения
(24.11) получаем

* = 4-(1-е^'). (24.12)

Если имеет место идеальное вытеснение, то время в урав-
нении (24.12) можно заменить на отношение объема реактора
V к объемной скорости потока v. Кроме того, полагая k'\ про-
порциональной удельной мощности разряда u/V, находим

*;*=*; JL^JLiL^JL (24.13)
v V о v

и соответственно

[ ( ^ ) ] (24Л4)

Это и есть уравнение Васильева—Кобозева—Еремина. Заметим,
что

х с т а ц = -£ - = £ (24.14а)

не зависит от мощности, так как обе константы скорости А£ И k[
пропорциональны удельной мощности.

Если рассматривать не идеальное вытеснение, а идеальное
перемешивание, то, как показал Ю. В. Филиппов, нельзя при-
бегать к простой замене времени в кинетических уравнениях на
отношение объема реактора к объемной скорости потока, а на-
до исследовать другие формы решения.

Второй особенностью кинетики реакций в разрядах, не учи-
тываемой введением фактора удельной энергии в кинетические
уравнения, является термическое влияние мощности на скорость
разложения нестойких продуктов. В этом случае кинетика ре-
акций в разрядах не будет однозначно определяться отношени-
ем мощности к объемной скорости потока, но будет зависеть
также от абсолютной величины мощности.
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Вид кинетических кривых,4 описывающих зависимость х от
ti/v, будет разным для опытов с
постоянной мощностью и опы-
тов с постоянной скоростью пото-
ка. Так, при постоянной мощ-
ности разряда кривые имеют
обычный вид (рис. 24.5), харак-
терный для стационарных обра-
тимых реакций, однако величи-
на Хстац вопреки уравнению
(24.14а) будет зависеть от мощ-
ности разряда. В опытах при по-
стоянной скорости потока кон-
центрация продукта с ростом мо-
щности проходит через макси-
мум.

Рис. 24.5. Кинетические кривые
электросинтеза озона, рассчитанные

по уравнению (24.14):
1 — и = const; 2 — v = const

§ 6. Энергетическая эффективность химического действия
разряда

Так как константы скорости входят сомножителями с удель-
ной энергией в безразмерные показатели степени уравнения
(24.14), то размерность их будет обратна размерности u/v, т.е.
существенно отлична от размерности констант скорости в тер-
мических процессах. Так, если u/v выражецр в Вт-ч/л газа,
приведенного к нормальным условиям, то размерность kx будет
в л/Вт-ч.

К выяснению физического смысла констант скорости реак-
ций в разрядах можно подойти следующим образом. Разложив
(1 — e~*»u/t)) в уравнении (24.14) по степеням u/v, получим

- - --*--,- Ь 2 . { 2 3 ••• • ( 4. 5)

Если u/v мало, например, опыты проведены при больших ско-
ростях потока, то можно пренебречь всеми членами разложе-
ния, кроме первого. Тогда из уравнений (24.14) и (24.15) нахо-
дим

или

Здесь xv — произведение объемной скорости потока исходно-
го газа (например, кислорода при синтезе озона) в л/ч на сте-
пень его превращения в продукт реакции (в озон). Это есть не
что иное, как общее количество исходного газа, прореагировав-
шего в разряде в течение 1 часа при мощности разряда, рав-
ной и Вт.
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В соответствии с этим k0 представляет собой количество ис-
ходного газа в литрах, превращающегося в расчете на единицу
энергии (1 Вт-ч) при малых значениях u/v.

Аналогичным образом можно показать, что величина kx

представляет количество продукта реакции (например, озона)
в литрах, разлагающегося при малых значениях удельной энер-
гии в расчете на единицу энергии.

Поскольку обсуждаемые константы скорости характеризу-
ют способность разряда производить на единицу затраченной
энергии то или иное химическое превращение, было предложе-
но называть их энергетической эффективностью химического
действия разряда. В частности, для синтеза озона было найде-
но, что *о«0,06 и *i«l,0 л/Вт-ч.

§ 7. Теория сэнергетического катализа»

Наиболее медленными процессами, определяющими ско-
рость реакций в разрядах при низких давлениях, считаются ре*
акции диссоциации молекул при электронном ударе типа

Ha-f-e-*2H-f e и т. п.

Однако это не единственно возможный механизм активации
молекул электронами. С повышением давления более вероятны-
ми становятся столкновения электронно-возбужденных молекул
с нормальными, сопровождающиеся передачей энергии и обра*
зованием колебательно-возбужденных молекул или их диссо-
циацией. Механизм таких процессов можно представить еле*
дующим образом:

или

Приведенная схема представляет основу €энергетическог&
катализа» в разряде, предложенного для объяснения механиз-
ма активации Н. И. Кобозевым, С. С. Васильевым и Е. Н. Ере-
миным в 1937 г. В качестве примеров энергетического катали-
за обычно приводятся реакции диссоциации молекул NH3, H*
в присутствии паров ртути (подобные реакции фотосенсибили-
зации), реакции диссоциации молекул О2 в присутствии арго*
на, синтез NH3 в присутствии паров ртути, цинка или кадмия,
синтез перекиси водорода в присутствии неболыпх добавок ар-
гона или водяных паров и многие другие реакции.
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Основное требование к энергетическому катализу — наличие
у атомов или молекул метастабильных (долгоживущих) состоя-
ний, уровни электронного возбуждения которых несколько пре-
вышали бы энергию диссоциации (или высших колебательных
уровней) реагирующих молекул.

В соответствии с рассмотренной теорией «энергетические ка-
тализаторы» непосредственно в реакции не участвуют, а слу-
жат лишь передатчиками энергии от электронов плазмы раз-
ряда к активируемым молекулам, облегчая, таким образом, по-
явление активных состояний (атомов, радикалов или колеба-
тельно-возбужденных молекул и радикалов).

Так, в отсутствие паров ртути диссоциация молекул водоро-
да заметна лишь при энергии электронов не менее 11,4 эВ, & в
присутствии паров ртути — уже при энергии в 7,7 эВ. Это объ-
ясняется следующим механизмом энергетического катализа:

(0 эВ);

2. Hg(73S,)-*Hg(6*Pj)+Av(4047yi или 3,06 эВ);

3. Hg(6*Pg)(4.64

Образовавшийся во второй стадии метастабильный атом
ртути в состоянии 6'PJj и имеющий энергию возбуждения
4,64 эВ, в третьей стадии затрачивает свою энергию на диссо-
циацию молекулы водорода.

Этот механизм напоминает до некоторой степени механизм
фотосенсибилизации Франка—Карио. Однако оба этих механиз-
ма отличаются от обычного катализа тем, что требуют для сво-
его осуществления гораздо большей'затраты энергии. В то же
время они позволяют получать значительно более высокие ста-
ционарные концентрации продуктов реакции (например, озона),
зачастую просто недостижимые при термическом проведении
реакций в аналогичных условиях (давление, молекулярная тем-
пература, состав исходной смеси).

В заключение, на примере ионизации молекулярного водоро-
да (с учетом его диссоциации), рассмотрим, как решаются слож-
ные системы нелинейных кинетических уравнений отдельных
элементарных процессов в однородной квазистационарной
плазме.

§ 8. Кинетика ионизации молекулярного водорода в
плазме импульсного разряда

В отличие от многочисленных работ по ионизации водорода
в низкотемпературной плазме (Ге<105/С)9 в которых исследует-
ся атомная водородная плазма, рассмотрим кинетику иониза-
ции молекулы Н2 (с учетом ее диссоциации).

В качестве параметров для расчетов выберем значения
?е,о, Ро и ао (начальная степень ионизации), типичные для им-
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пульсного разряда: Гв,0=1,3, 1,5 и 2,0 дВ\ ао=0,001 и.0,01; р о

в

=0,0001, 0,001, 0,01, 0,1 и 1 атм при 273 К.
Анализ возможных элементарных процессов в водородной

плазме начнем с рассмотрения реакций с участием молекуляр-
ных частиц. Число таких процессов достаточно велико, их кон-
станты скорости сильно различаются по величине, а некоторые
из них пренебрежимо малы в выбранных условиях.

Перечислим наиболее важные процессы с участием молеку-
лярных частиц, имеющие место в высокоионизованной низко-
температурной водородной плазме (согласно данным Г. В. Дра-
вина).

1. Диссоциация. Возможны два различных механизма:
а) через первое отталкивательное состояние

б) при столкновении двух молекул в возбужденных коле-
бательных состояниях

Здесь символом Н(1) обозначаются атомы водорода в основ-
ном электронном состоянии.

2. Образование ион-электронных пар:
• а) путем прямой ионизации основного электронного со-

стояния

б) в двухступенчатом процессе

Ht?2g)+e-+H}\(*2J+2e-

3. Диссоциативная рекомбинация:

Н 2

+ (%) + е - Н

4. Образование иона Нз":

5. Образование возбужденных молекул:
а) прямое возбуждение при электронных столкновениях

б) передача возбуждения через атом-молекулярные стол-
кновения

6. Распад возбужденных атомов и молекул при столкнове-
ниях с атомами или молекулами в основном состоянии или при
испускании кванта:
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7. Рекомбинация ионов Н "̂ и Н+. Этот процесс в основном
происходит на стенках реактора.

8. Образование иона Н":
а) диссоциативное прилипание электрона

Н (2) + Н~;

б) полярная диссоциация

в) диссоциативная рекомбинация

г) столкновительное «отлипание» электрона

д) нейтрализация

Как было установлено в результате предварительных рас-
четов, образование иона Н" в области выбранных значений Те

и ро несущественно. Поэтому после тщательного анализа зна-
чений констант скорости оставшихся процессов (бимолекуляр-
ных, по существу) для выбранных условий остановимся на сле-
дующих реакциях молекулярного водорода:

2.

3. Ht(*2g)+e-»H{l) + H++e; (24.17)

4.

5.
Рассмотрим теперь процессы, приводящие к изменению насе-

ленностей основного и возбужденного уровней атома водорода
(согласно данным М. Капителли с сотр.).

1. Ударная ионизация атомов и тройная рекомбинация ио-
нов:
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2. Ударное возбуждение и девозбуждение атомов:

3. Фотовозбуждение и спонтанное девозбуждение атомов:

4. Фотоионизация и излучательная рекомбинация:

Здесь H(t) — атомы водорода в i-u энергетическом состоянии,
над стрелками указаны обозначения соответствующих констант
скорости.

Поскольку мы рассматриваем случай оптически тонкой плаз-
мы, а процесс фотовозбуждения эквивалентен проблеме реаб-
сорбции линий, то его учитывать не будем. Процесс фотоиони-
зации соответствует поглощению света и зависит от геометри-
ческих размеров плазмы. Оценка поглощения показала, что да-
же если излучение пересекает плазму по самому длинному пу-
ти, пропускаемость оптически тонкой плазмы составляет —93%,
т. е. фотоионизация пренебрежимо мала.

Поэтому для экспериментальных условий импульсного раз-
ряда можно практически пренебречь двумя процессами: фото-
ионизацией и фотовозбуждением. Ниже представлена полная
кинетическая схема ионизации водорода в импульсном разряде.

2.

H23. H2

f

4.

5.

st

6. H(i)-f<u—H+ + 2e; (24.18)

7.

8.

9.
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Значения констант скорости кх—кь для исследуемых темпе-
ратур приводятся в работах М. Капителли с сотрудниками. Ве-
личины Si и PJ рассчитывались по полуэмпирическим форму-
лам, взятым из работы Г. В. Дравина и Ф. Эмарда; <ц рассчи-
тывается в соответствии с принципом детального равновесия:

(24.19)

где Ki(Te) — константа равновесия для f-ro уровня при темпе-
ратуре 7V, ее вид известен (см., например, книгу Я. Б. Зельдо-
вича и Ю. П. Райзера «Физика ударных волн и высокотемпера-
турных гидродинамических явлений», 1966). Коэффициенты Сц
и гц также были рассчитаны по эмпирическим формулам, взя-
тым из книги Л. А. Вайнштейна, И. И. Собельмана и Е. А. Юко-
ва «Сечения возбуждения атомов и ионов электронами» (1973).
Наконец, коэффициенты Ац взяты из книги К. У. Аллена «Аст-
рофизические величины» (1977).

Предложенная И. А. Семиохиным и Л. Р. Парбузиной кине-
тическая модель дает обоснованное приближение, достаточно
хорошо отражающее реальную ситуацию в плазме импульсного
разряда в среде молекулярных газов.

Обозначим через пн„ /*н-ь
 л н + и п* концентрации соответ-

ствующих компонентов плазмы, через л, — концентрацию ато-
мов водорода на *-м электронном уровне, через t — время в се-
кундах. Тогда система дифференциальных уравнений, соответ-
ствующая кинетической схеме, будет иметь вид

dn ,
Но2 #fc ' -*\n +n.—

—— = kHn +ne + J ] Sitiine— V (Pi + а*л*) пн+пе;
at «2 Mmd I*** J

«,+ (24.20)

2 { 2
k=2 k-2

{
/ - 1 OO / - 1

)} Ц
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Для решения этой системы уравнений удобно перейти к дру-
гим переменным, поэтому разделим концентрации всех компо-
нентов на начальное число атомов в системе, т. е. на ЛГо»2[Н2]о.
Тогда относительные концентрации будут безразмерными и бу-
дут изменяться от 0 до 1. После такого преобразования полу-
чим приведенное время т=//У0(см~3-с). Новые обозначения при-
обретут вид
XX^UHJN^ Х , = П Д ; ^ = П Н + / ^ 0 ; x$=njN0; ut = nt/N0. (24.21)

Представим группу уравнений заселения отдельных уровней в
более удобной форме:

—2«иМ-»/. (24.22)

Здесь ац — столкновительно-излучателыше частот реакций;
bi — скорость рекомбинации на уровень /':

ati=cuxe,

tl = Ati+Ft), i>j; (24.23)

6j = <fiJ+a,xtN0)x,xt.
Окончательно система (24.28) сведется к виду

х, = —

, (24.24)

Обозначая через ао начальную степень ионизации» получим
следующие граничные условия для системы (24.24):

при т = 0 х? = (1—Оо)/2, jc§=xj=ao. (24.25)

Численные расчеты с использованием алгоритма Гира про-
ведены для электронных температур Те: 1,3; 1,5 и 2,0 эВ, на-
чальное давление водорода варьировалось от 10~4 до 1 атм, на-
чальная степень ионизации сю — от 10"8 до 10*4 Эти условия
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приблизительно соответствуют импульсному разряду с квази-
прямоугольной формой токового импульса.

На рис. 24.6 изображены типичные кинетические кривые ио-

н

/

2

/

/i
V

д

J

АТ/7 "

О 100 200 t,M*c

Рис. 24.6. Кинетические кривые ионизации молекулярного водорода: а — Те =
= 1,3 эВ, ро = 0,1 атм, а0 = 1%; б — Те = 1,3 эВ, р0 = 0,001 атм при разных
значениях а о ( / — 1 % , 2—0,1%, 5 — 0,05%); в — 7\, = 2,0 эВ, р0 = 0,001 атм,

а0 = 1%

низации молекулярного водорода. Как вид!тю из рисунка, пове-
дение компонент плазмы сложным образом зависит от трех ос-
новных параметров: начальной степени ионизации ссо, темпера-
туры Те и начальной плотности частиц (давления водорода р0).

Так, при увеличении температуры электронов Те все процес-
сы значительно ускоряются (ср. рис. 24.6, бив). Кроме того,
при р = const происходит увеличение предельных значений
хи+{хе): при изменении Те от 1,3 до 2,0 эВ (Ро=1 атм) хн+ воз-
растает на порядок.

При 7 e =const уменьшение давления (р0) приводит к возра-
станию хн+(хе), так что при Т€=2,0 эВ и ро<0,01 атм х н + ~ 1.
Относительная концентрация атомов водорода в основном со-
стоянии уменьшается при понижении р0 (см. рис. 24.6, айв).
Аналогично меняется и населенность возбужденных уровней
атомов водорода.

При повышении степени ионизации и понижении давления
на кривых Ht(t) появляются максимумы (см. рис. 24.6,в). Это
связано прежде всего с сильным уменьшением вклада реком-
бинационных процессов.

Глава 25

КИНЕТИКА РАДИАЦИОННО-ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ

§ 1. Введение

Радиационно-химическими называют реакции, происходя-
щие под действием излучений высоких энергий. Если фотохи-
мия рассматривает превращение вещества, подвергающегося
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воздействию фотонов с энергиями, не превышающими 10 эВ, то
в радиационной ХИМИИ исследуются реакции под воздействием
излучений или частиц с энергиями 102—107 эВ. К числу таких
частиц относятся у-кваты, быстрые электроны» быстрые ядра»
а-частицы, осколки деления ядер и нейтроны.

При взаимодействии излучения с веществом наблюдаются
как ядерные, так и химические реакции. Для изучения кинети-
ки последних необходима информация о частицах, которые при
взаимодействии с молекулами могут порождать активные час-
тицы, ведущие последующие химические процессы. Такими ча-
стицами в радиационной химии являются быстрые электроны и
быстрые ядра независимо от того, образуются они в первич-
ных или вторичных процессах.

Первичные электроны получаются при взаимодействии у-
квантов (0,1—10 МэВ) с молекулами или поглощаются вещес-
твом в виде р-излучения (10~2—1 МэВ), вторичные электроны
получаются в результате ионизации атомов или молекул под
действием быстрых электронов или ядер.

Электроны широко распределены по энергиям — от вели-
чин, меньших ионизационных потенциалов, до энергий исходных
частиц. Быстрая частица или у-квант с энергией ~ 1 МэВ обра-
зуют 104—103 электронов, из которых более 30% имеют энер-
гию, превосходящую энергию ионизации. Большая часть вто-
ричных электронов при столкновении с молекулами переводит
их в электронно-возбужденное состояние. Дальнейшее превра-
щение таких молекул и определяет течение химической реак-
ции. Таким образом, радиационно-хймические реакции обуслов-
лены в основном взаимодействием вторичных электронов с мо-
лекулами.

В отличие от фотохимических реакций в радиационной хи-
мии в связи с высокими энергиями воздействующих на веще-
ство излучений и частиц нарушаются квантовые запреты. Ча-
стицы или кванты, участвующие в первичных процессах, поро-
ждают цепи последовательных превращений, в которых обра-
зуются вторичные частицы или кванты с меньшей энергией. С
этой точки зрения вторичные процессы принципиально не отли-
чаются от первичных.

§ 2. Первичные процессы радиационно-химических
реакций

Энергия электронов, возникающих при радиационном воз-
действии на вещество, может принимать значения от величин,
меньших ионизационных потенциалов, до энергии первичных
частиц. В результате неупругого соударения с молекулой элект-
рон может вызвать как процессы, обычные для фотохимии (воз-
буждение и диссоциацию молекул), так и процессы ионизации
и диссоциативной ионизации. При этом квантовые запреты не
соблюдаются. Прямое возбуждение колебательных и враща-
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и

тельных уровней при взаимодействии быстрых электронов с
молекулами маловероятно.

Превращение молекул в результате соударения с электро-
ном проще всего рассматривать на примере двухатомной моле-
кулы (рис. 25.1). Молекула АВ, находящаяся в основном элект-

ронном состоянии, в зависимости
от энергии электрона при столк-
новения может совершить пере-
ход 1 -> 2 или 1 -* 3. В первом
случае она перейдет © электрон-

ов* но-возбужденное состояние АВ *:

АВ+е->АВ*+е; (25.1)

во втором — ионизуется:

А В + е - * А В + + 2 е . (25.2)

Вероятность перехода зависит
от межъядерного расстояния г.
Потенциальные кривые для АВ
и АВ+ смещены вправо по срав-
нению с кривой для основного со-
стояния АВ. Энергии диссоциации
этих частиц меньше энергии дис-
социации основного состояния.
Если переход совершается при
расстояниях г, меньших или близ-
ких к гву то продуктами превраще-
ния будут атомы А и В для моле-
кулы АВ* и атом А и ион В+ —
для молекулярного иона АВ+.

представлены потенциальные кривые моле-

Рис 25.1. Схема первичных прев-
ращений двухатомной молекулы

при соударении с электронами

На рис. 25.2
кулы водорода и иона Нг*. Взаимное расположение и конфигу-
рация кривых показывают, что при подходящих значениях
энергий электронов (минимальное значение энергии, необходи-
мой для перехода на самую верхнюю кривую, равно 21,2 эВ)
наиболее вероятными процессами, приводящими к образованию
атомов водорода и протонов, являются следующие:

l t £=8,7 эВ;

f £ = 1 8 , 2 эВ;

g , £ = 2 1 , 2 эВ.

Образование пары ионов Н+ и Н~ при переходе из основного
состояния молекулы Н2 маловероятно.

Более сложны для теоретического описания столкновения
электронов со сложными молекулами. Поэтому большое значе-
ние имеют эмпирические закономерности. Так, если для элект-
ронов с небольшими энергиями структурные и энергетические
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характеристики молекул существенно сказываются на величи-
нах сечений процессов, то для больших энергий электронов эти
различия стираются. При энергиях электронов больше 5 кэВ се-
чения ионизации двух- и
трехатомных газов, отнесен-
ные к числу электронов в
молекуле, различаются не
более чем на 30%.

Это дает основание для
вывода о том, что при боль-
ших скоростях электронов
вероятность ионизации про-
порциональна числу элект-
ронов в молекуле. Однако
значительный разброс экс-
периментальных данных го-
ворит об определенном вли-
янии структурных факторов
в этом случае.

При ионизации больших
молекул наблюдается рас-
щепление «х на различные
заряженные и незаряженные
фрагменты. Так, при бомбар-
дировке метана электрона-
ми с энергией 60 эВ обра-
зуются ионы СН**, СН^",
CHf, СН+, С+ и Н+.

Вместе с тем надо отме-
тить преобладание термоди-
намически более выгод-

2000

1600

1200

800

о

г,А
Рис. 25.2. Возможные превращения моле-
кулы водорода при электронном ударе

ных путей. Это проявляет-
ся я в том, что в некото-
рых случаях продукты пре-
вращения не могут получаться без перераспределения связей.
Аналогичные закономерности наблюдаются и в результате бом-
бардировки вещества тяжелыми частицами (протонами, а-час-
тицами и т. п.).

Другим распространенным типом первичных процессов явля-
ется образование отрицательных ионов элементов, обладающих
сродством / к электрону, которое, например, для галогенов пре-
восходит энергию диссоциации соответствующих молекул:

D e(Cl,)= 239,20 кДж/моль, /(С1)= 348,74 кДж/моль;

De(Br2) = 190,08 кДж/моль, /(Вг) =324,72 кДж/моль;
De (М = 148,82 кДж/моль, / (I) =295,60 кДж/моль.

Возникновение отрицательных ионов при соударении моле-
кул с электронами связано с процессами типа

327



+ 2 (25.3)
или для галогеноводородов

е + НХ-*Н + Х~. (25.4)
Образование отрицательных ионов наблюдается и для других
молекул, например:

e+Qi-HO+ОГ,
e+NO-»N+O~, (25.4a)

Фосфин РН3 при соударении с электронами различных энергий
дает ионы Н", РНГ, РН", РГ.

§ 3. Вторичные процессы

Высокая концентрация незаряженных активных частиц —
свободных атомов или радикалов, образующихся при соударе-
ниях молекул с электронами, обладающими энергиями ниже по-
тенциалов ионизации, объясняет высокий удельный вес вторич-
ных процессов, наблюдающихся и при фотохимических реакци-
ях, а также — возможность образования продуктов реакции по
радикальному и цепному механизмам.

Специфическими для радиационно-химических реакций явля-
ются ионно-молекулярные реакции. Косвенными доказательст-
вами их протекания являются такие факты, как влияние элект-
рического поля на скорость реакций, соответствие потенциалов
появления ионов и критических потенциалов начала реакций
под действием медленных электронов.

Прямым методом исследования ионно-молекулярных реак-
ций является масс-спектрометрический метод. Подход к изуче-
нию кинетики таких реакций дает теория столкновений. Конс-
танта скорости реакции равна

k = JwWMvJMvJdv^v,, (25.5)
где v — абсолютная величина относительной скорости сталки-
вающихся частиц; fi(vt) — функция распределения:,fi относит-
ся к ионам, /2 — к молекулам.

Зная распределение молекул (например, считая его равно-
весным) и изменяя функцию распределения ионов по скорос-
тям, по изменению скорости реакции можно вычислить ее сече-
ние. В качестве примеров можно привести реакции

Н2О+ + Н2О -* Н 3 О + + О Н ,

сн?-+сн4^сн£+сн,,
Н 2 О + + С Н 4 - > Н 8 О + + С Н 8 , ( '
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Эффективные сечения этих реакций близки к газокинети-
ческим, константа скорости пропорциональна абсолютной ве-
личине относительной скорости сталкивающихся частиц, т. е.
пропорциональна Г1/2, их энергии активации близки к нулю.
Реакции обычно экзотермичны и продукты распада могут на-
ходиться в возбужденных состояниях.

Для ионно-молекулярных реакций конкурирующими являют-
ся реакции ионной перезарядки. Например, реакция

конкурирует с реакцией

(25.7а)

Сечения этих реакций, являющиеся одними из основных па-
раметров скоростей, по-разному зависят от кинетической энер-
гии сталкивающихся частиц. Так, если сечение резонансной пе-
резарядки <Ji с ростом относительной скорости уменьшается
слабо, то сечение ионно-молекулярной реакции 02 резко падает
после того, как энергия относительного движения начинает пре-
восходить энергию связи переходного состояния. При увеличе-
нии энергии ионов Нг4* от 2 до 10 эВ отношение оиЪ изменяет-
ся от 2 до 10.

Типичными для радиационно-химических реакций являются
и процессы рекомбинации заряженных частиц. В случае бимо-
лекулярного механизма рекомбинации энергия образующейся
квазимолекулы близка или превосходит значение потенциала
ионизации, которое в свою очередь превосходит в несколько раз
энергию связи. Этим объясняется диссоциативный характер ре-
комбинации, например:

+ e+Ol * О + О 9 - я

Избыточная энергия может проявляться как в энергиях возбуж-
дения образующихся частиц, так и в высоких энергиях их пос-
тупательного движения.

§ 4. Особенности кинетики радиационно-химических
реакций

В начале главы отмечалось, что частицами, ответственными
за генерацию активных частиц, ведущих последующие химичес-
кие процессы, являются быстрые электроны и быстрые ядра.
Сечения процессов ионизации и возбуждения ударом быстрых
электронов слабо зависят от температуры газа, вследствие че-
го нельзя говорить о строгой температурной зависимости ско-
ростей радиационно-химических реакций. Поэтому основным
кинетическим параметром, характеризующим скорость химичес»
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кого превращения, является энергетический выход, радиацион-
но-химической реакции G — число превратившихся молекул,
приходящееся на 100 эВ поглощенной энергии. Эта величина
напоминает упоминавшуюся ранее (гл. 24, § 6) энергетическую
эффективность химического действия разряда.

В первом приближении скорости радиационно-химических
реакций пропорциональны мощности дозы излучения 1 (эВХ
Хсм"3 -с- 1), причем коэффициенты пропорциональности для раз-
ных реакций меняются в пределах одного порядка, что позво-
ляет довольно легко оценить величину скорости реакции.

С другой стороны, обилие активных частиц по сравнению с
термическими или фотохимическими реакциями далеко не всег-
да позволяет предсказать возможные продукты реакции. Одна-
ко в ряде случаев возможно проследить простейшие маршруты
реакции, начинающиеся с образования активной частицы (воз-
бужденной молекулы, иона и т. п.) в результате радиационно-
химической активации. Рассмотрение таких случаев полезно с
точки зрения выяснения их кинетических особенностей.

Мономолекулярные превращения радиационно-активирован-
ных молекул широко распространены. Запишем схему, анало-
гичную схеме Линдемана (см. гл. 10, § 2):

V

1, А •А* (/—интенсивность излучения);

2
. ^

^-продукты.

Уравнение (2), где М — некоторая частица (молекула исход-
ного вещества, продукта реакции, разбавителя), описывает
столкновительную дезактивацию, а уравнение (2') — излуча-
тельную дезактивацию. Активные частицы не различаются: А*
может быть возбужденной молекулой или ионом.

Применяя принцип стационарных концентраций к [А*], по-
лучим

откуда

1 J ( 2 5 1 0 )

При давлениях, превосходящих критическое,

^ и • — ^ ^ . (25Л1)

т. е. порядок реакции близок к нулевому.
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При достаточно низких давлениях, когда

№ (25.12)

т. е. реакция идет по первому порядку.
Таким образом, в отличие от термических мономолекуляр-

ных реакций, порядок радиационно-химических мономолекуляр-
ных реакций изменяется от нуля до единицы. В некоторых слу-
чаях скорость активации реакции (1) может и не зависеть от
концентрации (высокие давления и короткопробежные части-
цы, например а-частицы, дейтоны), а скорость реакции может
уменьшаться с ростом давления.

Проведем аналогичное рассмотрение бимолекулярных реак-
ций. Активные частицы также образуются только при первич-
ных процессах и неразличимы:

(25.13)

3. А * + В -> продукты.

Если [А*] стационарна (dLA*]/df=O), то

гл»1__ У [А]

(25 14>

В этом случае порядок реакции в зависимости от давления мо-
жет меняться от первого (при высоких давлениях) до второго
(при низких давлениях). Если же скорость активации не зави-
сит от концентрации исходного вещества (wl=kal)f порядок ре-
акции будет изменяться от нулевого до первого.

Рассмотренные схемы носят приближенный характер. В ре-
альных процессах образование активных частиц идет и во вто-
ричных процессах; каждый первичный акт порождает цепь
превращений, в которых образуются активные частицы различ-
ных типов. Вследствие этого механизмы радиационно-химичес-
ких реакций сложны. Наблюдаемые в экспериментах констан-
ты скорости представляют собой эффективные константы.

Сложность механизма накладывает свой отпечаток на тем-
пературные зависимости скоростей радиационно-химических ре-
акций. Системы, в которых химические процессы происходят
под действием излучений высоких энергий, вообще говоря, тер-
мически неравновесны, что исключает строгое применение по-
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нятия энергии активации. Получаемые в опытах эффективные
энергии активации не превышают обычно 40 кДж/моль. Это
можно объяснить тем, что продукты образуются в результате
реакций атомов и радикалов с молекулами и ионно-молеку-
лярных реакций, которые имеют невысокие энергетические
барьеры.

§ 5. Примеры некоторых радиационно-химических
реакций в газовой фазе

Хотя в общем случае процессы активации под действием из-
лучений включают в себя как процессы ионизации, так и про-
цессы возбуждения, в отдельных случаях можно выделить ре-
акции, кинетика которых определяется в основном одним из
этих процессов.

Ионизация, как основной тип активации, наблюдается в ре-
акциях, характеризующихся высокими энергетическими барье-
рами. Образование ионов дает возможность протекания ионно-
молекулярных реакций с низкимц энергиями активации.

В случае, когда преобладающей формой активации являет-
ся возбуждение, кинетика и механизм процесса в принципе не
отличаются от таковых для фотохимических реакций.

В качестве примера реакций с преобладанием ионной фор-
мы активации можно указать на реакцию окисления азота.
Критические потенциалы начала реакции и ее ускорения при
облучении смеси N 2 и О2 медленными электронами оказались
соответственно равны 17 и 24 эВ. Эти величины близки к зна-
чениям потенциалов появления ионов N£; И N + (16,7 и 24,3 эВ
соответственно).

Другим примером является реакция Н 2 + В г 2 под действи-
ем а-частиц. Облучение водорода а-частицами приводит к обра-
зованию молекулярных ионов Н 2

+, которые могут вступать <в ре-
акцию с молекулами брома:

Н ^ + В г . - . Н В Н Ч - Н В г ;

Под действием а-частиц происходят и реакции образования ио-

нов Brt и Вг+, которые могут вступать в реакции

Вг++Н,-»-НВг++НВг;

(25.16)

Таким образом, молекула НВг может образовываться в ре-
зультате ионно-молекулярных реакций типа (25.15) и (25.16).

Реакция синтеза озона, напротив, является реакцией с пре-
обладанием активационных процессов возбуждения. Образова-
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ние озона при активации электронным ударом начинается при
потенциалах, меньших ионизационного потенциала молекулы
О2. Основными процессами при радиационно-химическом син-
тезе озона являются

О+О,+О,-*О,+О,. ( 2 5 1 7 >
Атомы О могут образовываться также при диссоциации моле-
кул О2 в первичных актах или в ионно-молекулярной реакции

Радиационно-химические процессы инициируют многие цеп-
ные реакции. В качестве примера можно привести реакцию дей-
теро-водородного обмена:

Энергетический выход этой реакции, идущей под действием а-
излучения, имеет при температуре 293 К порядок величины 104

молекул на 100 эВ. В отсутствие излучения реакция идет с из-
меримбй скоростью лишь при температурах выше 750 К.
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