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Введение 

Химическая кинетика является одним из важнейших разделов  физи-

ческой химии – науки  об общих количественных закономерностях хими-

ческих реакций и сопутствующих им физических процессов. Если первый 

раздел физической химии − химическая термодинамика − определяет прин-

ципиальную возможность протекания химической реакции, то второй ее раз-

дел − химическая кинетика − рассматривает условия, в которых эта возмож-

ность превращается в действительность. Химическая кинетика изучает про-

текание реакций во времени и определяет условия, в которых образование 

продуктов происходит с достаточной скоростью. Для решения этой задачи 

необходимы сведения о механизме протекания реакции на атомно-

молекулярном уровне, поэтому химическую кинетику определяют как нау-

ку о скоростях и механизмах химических реакций. Основные положения 

химической кинетики были сформулированы во второй половине XIX века. 

Начиная с этого момента, экспериментальный материал о закономерностях 

протекания реакций во времени непрерывно пополнялся и к настоящему 

времени его объем достиг колоссальных размеров.  Это связано с бурным 

развитием химической технологии. Открытие и практическое осуществление 

в технических масштабах новых классов химических реакций вызвало разви-

тие новых разделов химической кинетики. Вслед за классической кинетикой, 

применяемой для описания реакций, протекающих в газовой фазе при отно-

сительно высоких давлениях (более 0,1 атм) и в жидких растворах, когда 

скорость установления больцмановского распределения частиц по энергиям 

значительно выше скорости самой химической реакции, появилась неравно-

весная кинетика, аппарат которой применим в условиях нарушения больцма-

новского распределения – для разреженных газов и высоких температур. 

К настоящему времени оформилось значительное число самостоятель-

ных разделов химической кинетики, посвященных различным типам реак-

ций. Среди них – кинетика гетерогенных, в том числе топохимических и ка-

талитических реакций, неизотермических, а также цепных и радиационно-
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химических реакций. Особые классы составляют быстропротекающие реак-

ции, реакции образования полимеров, автоколебательные и электрохимиче-

ские реакции.  

Все вышеперечисленное привело к тому, что химическая кинетика в 

течение последних десятилетий сформировалась как самостоятельная науч-

ная дисциплина. Методологическое  развитие кинетики,  расширение круга 

исследуемых систем неизбежно привело не только к разнообразию теорети-

ческих подходов, но и к расширению экспериментальных методов исследо-

вания. В связи с этим  в рамках одного учебного пособия практически невоз-

можно рассмотреть все теоретические и прикладные проблемы данной науки. 

Тем не менее, несмотря на разнообразие  теоретических подходов, 

можно выделить некую генетическую общность, базирующуюся на  класси-

ческих работах основоположников химической кинетики: Я.Х.Вант−Гоффа, 

Н.Н.Бекетова, Н.А.Меншуткина, К.Гульдберга и П.Вааге, С.Аррениуса и др. 

Химическая кинетика – завершающий раздел курса физической химии, 

изучаемый студентами всех технологических направлений. Предшествую-

щими разделами, которые уже усвоены студентами, являются: термодинами-

ка химических процессов, статистическая термодинамика, спектроскопия, 

электрохимия. Некоторые положения этих разделов используются и в данном 

пособии, но уже без подробной их детализации.  

Цель настоящего пособия состоит в элементарном изложении основ 

химической кинетики для студентов, обучающихся в техническом универси-

тете, с учетом  уровня их общей физико−химической подготовки. При этом  

объем материала и содержание рассматриваемых вопросов подобраны таким 

образом, чтобы подготовить читателя к пониманию содержания последую-

щих специальных глав. Материалы этих глав входят в программы специаль-

ных дисциплин, изучаемых на старших курсах: "Селективность и механизмы  

химических реакций", "Математическое моделирование кинетики", "Химия и 

технология гетерогенных процессов", "Электрохимическая кинетика", "Ки-

нетика гетерогенных и гетерогенно-каталитических процессов" и пр. 
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Глава I. Основы формальной химической кинетики 
1. Общие положения 

Как уже отмечалось, химическая кинетика изучает скорости и механиз-

мы химических реакций. Оба эти понятия тесно связаны  друг с другом. Рас-

смотрим химическую реакцию, которую в общем случае можно представить 

в следующем виде: 

                                ν1 A1 + ν2 A2  →  ν3 A3 + ν4 A4                                               (I.1) 

Для того чтобы реакция протекала слева направо, необходимо, чтобы  

ν1 молекул реагента A1 и ν2  молекул реагента A2 оказались в непосредствен-

ной близости друг с другом, так как только в этом  случае станет возможен 

разрыв химической связи в исходных реагентах и образование молекул про-

дуктов, то есть произойдет элементарный акт. Скорость химической реак-

ции определяется числом элементарных актов, протекающих в единицу вре-

мени в единице реакционного пространства. Если реакция протекает в гомо-

генной системе, то есть внутри одной фазы – газа или жидкости, реакцион-

ным пространством является объем (V). Если реакция протекает в гетероген-

ной системе, на границе раздела фаз, то в этом случае реакционным про-

странством является поверхность раздела фаз (S). 

Непосредственно определить число элементарных актов не представ-

ляется возможным. Поэтому скорость химической реакции обычно выража-

ют через величину, им пропорциональную: количество молей исходных ве-

ществ или продуктов (n), соответственно исчезнувших или образовавшихся  

за единицу времени в единице реакционного пространства. Как известно, хи-

мическая реакция протекает в соответствии с законом стехиометрии, соглас-

но которому 

                                
i

idndndndndn
ννννν

−±===−=−
4

4

3

3

2

2

1

1  =dζ ,                    (I.2) 

где ni − количество молей исходных реагентов или продуктов реакции, νi −  

стехиометрический коэффициент, ζ – число пробегов химической реакции 

(другое название – химическая переменная). 
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По UPAC скорость химической реакции выражается как 

dt
dr ζ

= .                                                               (I.2’) 

Если гомогенная реакция протекает в закрытой системе при постоян-

ном объеме, то ее скорость (r) выражается следующим образом: 

                                                 
dtV

dn

i

ir
ν

±= .                                                       (I.3) 

Для гетерогенной реакции  в закрытой системе при постоянной по-

верхности раздела фаз имеем:  

                                                 
dtS

dn

i

ir
ν

±= .                                                       (I.4) 

Величина  ii cVn =  есть мольно-объемная концентрация. Поэтому  для 

гомогенных реакций  при постоянном объеме реакционной системы:  

                                                 
dt
dci

i
r

ν
±=

1 ,                                                      (I.5) 

где знак «−»  относится к исходным веществам, а знак  «+» к продуктам. Ве-

личину c обычно выражают в моль/л, t  − в секундах. Тогда размерность  

скорости будет моль·л−1с−1. В зависимости от вида реакции и условий ее про-

текания  применяются различные способы выражения  скорости. Так, напри-

мер, для топохимической реакции, в которой элементарный акт протекает на 

поверхности твердой фазы при одновременном изменении величины поверх-

ности  раздела фаз, скорость реакции удобно выражать  через величину из-

менения  степени превращения исходных веществ (α): 

                                                
0

0
n

nn t−
=α ,                                                      (I.6) 

                                                
dtn

dn
dt
d tr

0
−=

α
+= .                                             (I.7) 

Если реакция протекает в открытой системе, в которой исходные веще-

ства непрерывно подаются в реактор, а продукты из него выводятся, то есть, 
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когда реакция осуществляется в потоке, ее скорость можно выразить сле-

дующим образом:∗  

                                                 ( )cc
V
Ur −−= 0 ,                                                (I.8*) 

где U − объемная скорость подачи  раствора исходного реагента, л/с, V − объ-

ем реактора, л, с0 и с − соответственно концентрации исходного реагента на 

входе в реактор и на выходе из него, моль/л.   

Уравнение (I.8) легко выводится из  условия  материального баланса по 

количеству исходного реагента. Оно справедливо для так называемого ста-

ционарного режима, в котором скорость подачи в реактор исходного реаген-

та равна  скорости удаления из него продукта реакции. 

В дальнейшем изложении ограничимся лишь  рассмотрением реакций, 

протекающих в закрытой гомогенной системе. Скорость реакции в такой 

системе определяют по экспериментальным значениям текущих концентра-

ций реагентов в различные моменты времени (сt). Графики функции с(t) на-

зываются кинетическими кривыми. Так, для реакции:  

А + 3В  →  С 

                                   
dt

dc
dt

dc
dt

dc CBAr +=−=−=
3
1 .                                         (I.9)  

Кинетические кривые приведены на рис.1. Значения скорости реакции по ки-

нетическим кривым находят путем дифференцирования функции с(t) с уче-

том соотношений (I.5) и (I.9).     

Для анализа кинетических закономерностей в большинстве случаев 

удобно использовать величину скорости реакции по компоненту, которая со-

ответствует нижеприведенному выражению:  

                                                          
dt
dci

ir ±= .                                               (I.10) 

 

                                                
∗ Уравнение (I.8) выведено для так называемого реактора идеального смещения. 
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Связь между скоростью реакции по компоненту и общей скоростью, 

согласно выражениям (I.5) и (I.10), определяется соотношением: 

                                           rr iν= i .                                                                (I.11) 

Так, для реакции  (I.9): 

                                                   CBA rrrr === 31 .                                          (I.12) 

Если реакция протекает в пря-

мом направлении, то ее скорость  

всегда величина положительная не-

зависимо от того, по какой кинети-

ческой кривой (для продуктов или 

исходных веществ) она определена. 

Как следует из рис.1, скорость 

реакции зависит от времени и теку-

щих концентраций  реагентов.  Опыт 

показывает, что на скорость реакции 

влияют также  температура, давле-

ние, добавки “посторонних” ве-

ществ, состав среды, наличие внешних силовых полей и т.д.  Чтобы объяс-

нить влияние этих факторов, необходимо обратиться к понятию механизма 

реакции. 

 Химические реакции можно разделить на две не одинаковые по объему 

группы: простые и сложные. Простые реакции проходят через однотипные 

элементарные акты, причем число молекул реагентов, участвующих в эле-

ментарном акте, равно стехиометрическим коэффициентам. Такие реакции 

являются одностадийными. Примером простой реакции служит образование 

какой-либо двухатомной молекулы  из атомов:  

                                               H  +  H   →  H2                                                   (I.13) 

Сложные реакции протекают через элементарные акты  разных типов 

и состоят из нескольких последовательных или параллельных стадий (про-

стых реакций). Подавляющее большинство химических реакций являются  

СА 

СВ 

СС 

t 

С0
А 

С0
В 

Рис.1. Зависимость текущих кон- 
центраций СА, СВ и СС от вре-
мени для реакции (1.9) 
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сложными. Совокупность элементарных стадий (простых реакций), алгеб-

раическая сумма которых составляет стехиометрическое уравнение  сложной 

реакции, называют стехиометрическим  механизмом реакции.  

Так, например, доказано (Дж. Салливэн, 1967 г.), что реакция: 

                                     H2  +  I2  =  2HI                                                             (I.14) 

протекает по следующему стехиометрическому механизму: 

                                       I2  →  2I                                                                       (I.15)    

                                       I  +  H2  →  IН2                                                             (I.16)     

                                     IН2 + I  →  2HI                                                            (I.17) 

Нетрудно видеть, что уравнение (I.14) можно представить как резуль-

тат сложения  вышеуказанных реакций:  (I.15) + (I.16) + (I.17). Синонимом 

термина «стехиометрический механизм»  является термин «маршрут ре-

акции». В результате протекания сложной реакции образуются и исчезают 

промежуточные соединения − интермедиаты (от латинского inter − между, 

medias – средний). 

В течение каждой простой реакции или элементарной стадии сложной 

реакции происходят процессы разрушения химических связей в молекулах  

исходных реагентов и постепенное формирование химических связей в мо-

лекулах продуктов. Эти процессы составляют так называемый интимный 

механизм химической реакции.  

Следует отметить, что всякая классификация условна и между поня-

тиями стехиометрический и интимный механизм не существует четкой гра-

ницы. Ниже будет показано, что каждый элементарный акт протекает через 

образование так называемого переходного состояния, некоего подобия про-

межуточного соединения, энергетические и геометрические параметры кото-

рого  постоянно изменяются. Для выводов кинетических уравнений  часто 

переходное состояние  условно отождествляется с промежуточным соедине-

нием или интермедиатом, то есть с частицей относительно стабильной  во 

времени и пространстве. 
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Задача химической кинетики состоит в  математическом описании за-

висимости скорости реакции от различных факторов и, прежде всего, от кон-

центрации реагентов, времени и температуры. Такая зависимость описывает-

ся кинетическим уравнением. Кинетическое уравнение можно получить, не 

обращаясь к рассмотрению механизма реакции. Например, изменение теку-

щей концентрации исходного реагента во времени при постоянной темпера-

туре можно формально выразить степенным рядом: 

                                       с  =  c0  +  at  +  bt2  + ct3  + …                                (I.18) 

Однако такое описание будет неполным и недостаточным  для опреде-

ления способов управления сложной химической реакцией и оптимизации 

условий ее протекания.  

Более полным и научно обоснованным является вывод кинетического 

уравнения на базе представлений о стехиометрическом и интимном меха-

низмах.  

В кинетических исследованиях решаются две основные задачи: прямая 

и обратная. 

Прямая кинетическая задача заключается в расчете скорости реакции 

и текущих концентраций реагентов по известному кинетическому уравне-

нию. Такая задача обычно решается в технологических исследованиях, пре-

следующих цель определения условий оптимизации процесса, то есть дости-

жения максимальной производительности  за минимальный промежуток 

времени.  

Обратная задача ставится и решается в кинетических исследованиях. 

Она состоит в разработке так называемой кинетической модели (кинетиче-

ского уравнения) реакции на базе ее механизма и кинетических кривых, от-

ражающих изменение концентрации исходных реагентов и промежуточных 

продуктов. Более подробно этот вопрос будет рассмотрен в последующих 

разделах. 
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2. Кинетический закон действующих масс и его применение 

В 1867 г. шведские физико−химики  К. Гульдберг и П. Вааге предло-

жили уравнение зависимости скорости  простой одностадийной  реакции от 

текущих концентраций  реагентов, которое для реакции типа: 

                                 ν1 A1  +  ν2 A2  →  Продукты                                            (I.19) 

выражается следующим образом: 

                                                   21
21
vv ccr k= ,                                                    (I.20) 

где с1 и с2 − текущие концентрации, ν1 и ν2 − стехиометрические коэффици-

енты.  

Несколько ранее, в 1862 г. этот закон в менее общей форме был сфор-

мулирован профессором харьковского университета Н.Н. Бекетовым. Фор-

мулируя этот закон, авторы исходили из предположения, что для образова-

ния продуктов необходимо, чтобы в элементарном акте произошло одновре-

менное столкновение молекул исходных реагентов в числах, равных их сте-

хиометрическим коэффициентам. Уравнение  (I.20) было обосновано Пфа-

ундлером (1867 г.), исходя из положений молекулярно-кинетической теории 

газов и теории вероятности, в частности, из теоремы о вероятности сложного 

события. Для того чтобы химическое взаимодействие произошло, необходи-

мо одновременное попадание  хаотически движущихся молекул в элементар-

ный объем пространства. Вероятность такого события (Р) прямо пропорцио-

нальна  концентрациям реагентов. Поэтому 

                                                   21pkpkPr == ,                                             (I.21) 

где  P – вероятность сложного события, p1 и p2 − вероятности попадания мо-

лекул А1 и А2 в элементарный объем, величины вероятностей p1 и p2 пропор-

циональны концентрациям веществ А1 и А2, т.е.: 

                                   1
11

v
Ackp = ;           

2
22

v
Ackp = .                                      (I.22) 

После подстановки  (I.22) в (I.21) имеем (I.20).  
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Число молекул, участвующих в элементарном акте (ν1 + ν2), называют 

молекулярностью реакции. Таким образом, молекулярность равна сумме  

стехиометрических коэффициентов. Различают реакции: 

мономолекулярные:  

                                                  A  →  B                                                         (I.23) 

бимолекулярные: 

                                        A + B → C       или          2A  →  C                       (I.24) 

тримолекулярные: 

                                            A  +  B  +  C  →  D                                             (I.25) 

Более высокая молекулярность практически не наблюдается, т.к. вероятность 

одновременного столкновения  более чем трех молекул ничтожно мала. 

Коэффициент пропорциональности k, стоящий в уравнении (I.20), на-

зывается константой скорости. Последняя численно равна скорости реак-

ции, когда величины текущих концентраций реагентов равны 1 моль⋅л−1.  

Из уравнения (I.20) следует, что размерность константы скорости: 

                                                   ( )21 vvc
r

k
+

= .                                             (I.26) 

Таким образом, для мономолекулярной реакции размерность k – с−1, 

для бимолекулярной – моль−1 ·л·с−1, для тримолекулярной – моль−2·л2с−1 и т.д.  

Опыт показывает, что степенная форма связи между скоростью реак-

ции и концентрациями реагентов соблюдается и для сложных реакций. Одна-

ко в последнем случае показатель степени при концентрациях реагентов не 

будет совпадать со стехиометрическими коэффициентами: 

                                                   21 n
B

n
A ccr k ⋅⋅= .                                          (I.27) 

Здесь величина n = n1 + n2 , по предложению Оствальда, называется общим 

порядком, а величины n1 и n2  − частными порядками  реакции по каждому 

из реагентов.  
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Для простых реакций порядок и молекулярность совпадают, для слож-

ных реакций такого совпадения не наблюдается. Причина несовпадения оче-

видна. Во−первых, сумма стехиометрических коэффициентов для сложных 

реакций, как правило, больше трех. Например, для реакции: 

                      3H2O2 + 2MnO4 −  → 2OH− + 2MnO2 + 3O2 + 2H2O     (I.28) 

ν1 + ν2 = 5, а вероятность одновременного столкновения 5 молекул практиче-

ски равна нулю. Во−вторых, сложные реакции протекают через цепочку про-

стых параллельных и последовательных стадий, что обусловливает более 

сложный вид кинетического уравнения, чем (I.20). Несмотря на это, нередко 

вид кинетического уравнения сложных реакций формально совпадает с ви-

дом уравнения для простых реакций. Такое совпадение возможно, когда об-  

щий порядок реакции  n =1, n =2 или n = 3. Существуют сложные реакции  

первого,  второго,  n –го порядка (где n – целое или дробное число), нулевого  

порядка. Для простой реакции вид кинетического уравнения определяется  

порядком или молекулярностью реакции. В случае сложной реакции вид ки-

нетического уравнения определяется порядком, а ее механизм – молекуляр-

ностью отдельных стадий.  

Следует различать кинетические уравнения в дифференциальной r = f 

(t) и интегральной форме c = f (t). Основные дифференциальные кинетиче-

ские уравнения одностадийных реакций приведены в таблице.  

                                                                                                  Таблица  
Общий вид кинетических уравнений для различных групп реакций 

Вид реакции Вид уравнения 
сложная простая 

r = kc Первого порядка Мономолекулярная 
r = kcAcB Второго порядка Бимолекулярная 
r = kc2 Второго порядка Бимолекулярная 
r = kc3 Третьего порядка Тримолекулярная 

r = kcn     (n > 1) n – го порядка Нет 
r = kc1/n Дробного порядка Нет 

r = k        (n = 0) Нулевого порядка Нет 
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3. Кинетика односторонних реакций. 
Методы определения порядка реакции 

 В таблице 1 приведены кинетические уравнения реакций различных по-

рядков в дифференциальной форме. Чтобы получить из них уравнения в ин-

тегральной форме применяют различные методы: метод детерминанта, пре-

образования Лапласа и т.д. [1]. Для простейших случаев наиболее удобно ин-

тегрирование дифференциальных уравнений методом разделения перемен-

ных. Рассмотрим реакцию первого порядка:  

                                                  A  →  B                                                       (I.29) 

Примером таких реакций служит радиоактивный распад, диссоциация двух-

атомных молекул на атомы: 

                                                      I2  =  2I ,                                                      (I.30) 

разложение  ацетальдегида: 

                                     (CH3)2CO →  CO + H2 + C2H4 ,                                (I.31)   

дитионит–иона: 

                                              S2O4
2−  →  2SO2

−                                              (I.32) 

и др.  

Более подробное изучение этих и подобных реакций показывает, что 

многие из них относятся к классу сложных, многостадийных. Однако, не-

смотря на это, модель мономолекулярной одностадийной реакции оказалась  

вполне пригодной для их описания. Более того, данная модель пригодна так-

же и для описания кинетики многих других сложных реакций в начальный 

период их протекания, когда глубина превращения исходного вещества в 

продукты сравнительно невелика.  

Кинетика простых реакций. Мономолекулярные реакции 

Скорость одностадийной мономолекулярной реакции в замкнутой сис-

теме выражается уравнением: 

                                                     cc k
dt
d

=− .                                                      (I.33) 

 

• 
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После разделения переменных имеем 

                                                     ∫∫ =−
tc

c
kdtd

c
c

00
                                                        

откуда    

                                                     t
c
c kln =0

                                                       (I.34) 

или                                      

                                                 tcc klnln −= 0 .                                                 (I.35)          

В экспоненциальной форме: 

                                                      
tkecc −= 0 .                                                  (I.36) 

Уравнение (I.35) называют полулогарифмической анаморфозой кинетиче-

ской кривой c(t). Если количество продукта, образовавшегося к моменту вре-

мени t, обозначить через x моль/л, то уравнение (I.36) можно записать в сле-

дующем виде: 

                                                      
( )tx kec −−= 10 .                                            (I.37) 

Графики функций  c(t) и x(t)  представлены на рис.2.  

Подстановка значений с или х 

в уравнения (I.34) ÷ (I.37) позволяет 

определить численное значение кон-

станты скорости реакции k, с−1. Про-

верку соответствия опытных данных 

уравнениям кинетики мономолеку-

лярной реакции  можно  произвести 

путем компьютерной обработки ли-

нейной зависимости в координатах 

lnc − t  методом МНК. Это дает воз-

можность по тангенсу угла наклона 

прямой к оси абсцисс (см.рис.2) оп-

Рис.2. Кинетические кривые для 
исходного вещества (1) и про-
дукта (2) односторонней  реак-
ции, функции С (t) и lnC (t) (3) 
 

3 1 

2 

С, lnC 

t 
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ределить значение константы скорости и вычислить погрешность данной ве-

личины. 

Важной характеристикой мономолекулярной реакции является время 

или период полупревращения ( )21τ . Это время, в течение которого концен-

трация исходного реагента уменьшится в 2 раза. Из уравнения (I.34) следует, 

что 

                                         k
,

k
ln 69302

21 ==τ .                                               (I.38) 

Другой важной характеристикой является характеристическое время 

(τ), в течение которого текущая концентрация убывает в e раз. Согласно (I.34) 

                                                      k
1

=τ .                                                        (I.39) 

Можно показать, что характеристическое время равно среднему време-

ни  жизни частиц в мономолекулярной реакции:  

                                                      0

0
N

t

t
ti∑

∞=

==τ ,                                                 (I.40) 

где ti − время жизни одной частицы, N0 – число частиц в начальный момент 

времени.  

Для  вывода выражения (I.40) запишем кинетическое уравнение (I.33) в 

следующем виде: 

                                                      
tkN

dt
dN ke−=− 0 ,                                         (I.41) 

где, согласно (I.36), .NtN ke =−
0

  
Разделим начальное число молекул на группы, в каждой из которых 

находится dN молекул. Допустим, что продолжительность жизни каждой из 

молекул внутри одной группы одинакова и равна t. Эти допущения дают 

возможность заменить числитель в выражении  (I.40) интегралом: 

                                                      0

0

N

tdN∫
∞

=τ .                                                 (I.42) 
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После подстановки в (I.42) величины dN  из уравнения (I.41) имеем 

                                                      0

0
0

N

dtktN tke∫
∞

−

=τ .                                        (I.43) 

Интегрирование (I.43) дает (I.39):  

k
1

=τ .                                                  

Кинетика бимолекулярных реакций 

Рассмотрим кинетику реакций второго порядка. Данные реакции проте-

кают по схеме: 

                                                       A  + B  → C                                           

К числу реакций второго порядка относятся  простые односторонние реак-

ции, например: 

                                                         I + I  →  I2     

и многие сложные многостадийные реакции, например: 

                                                       H2 + I2 = 2HI,     

стадийный механизм которой приведен выше (см. с.11). В последнем случае 

кинетическая модель реакции будет  формальной. 

           Проинтегрируем дифференциальное уравнение скорости реакции для 

случая, когда концентрации реагентов будут одинаковы cA = сВ = с:  

                                                  
2cc k

dt
d

=− ,                                                 
    

                                               
∫ ∫=−
c

c

t
kdtd

c
c

0 0
2

, 

                                                  
t

cc
k=−

0

11 .                                                (I.44) 

Время полупревращения для такой реакции при С = 0,5С0 равно:
  

                       kc ⋅
=τ

0
21

1 .                                                        (I.45) 
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Сравнение выражений (I.45) и (I.38) показывает, что если  для мономо-

лекулярной реакции τ1/2 не зависит от начальной концентрации реагента, то 

для бимолекулярной реакции τ1/2 обратно пропорционально этой величине. 

Уравнение (I.44) является линейной анаморфозой  кинетической кривой – в 

координатах: 1/c − t получается линейная за-

висимость. Тангенс угла наклона прямой 

будет равен константе скорости реакции (см. 

рис.3).  

Если концентрации реагентов в на-

чальный момент не совпадают, то для ин-

тегрирования дифференциальное  уравнение 

скорости удобно представить в следующем 

виде:
                                                                                             

( )( )xbxak
dt
dx

−−= ,                                        (I.46) 

где а и b – начальные концентрации исходных реагентов;  x  – концентрация 

образовавшегося продукта.  

Интегрирование этого уравнения в пределах от  t = 0  до t и от x = 0 до x 

дает следующее выражение:
                                                       

( )
( )xba

bxaln
ba

kt
−

−
−

=
1 .                                    (I.47) 

Рассмотрим реакцию n−го порядка. Ее скорость выражается  уравнением: 

                                                      
ncc k

dt
d

=− .                                                  (I.48) 

Интегрируя это уравнение в пределах от t = 0 до t и от c = с0 до c, получим 

следующее выражение: 

                                            









−

−
=

−− 1
0

1
11

1
1

nn ccn
kt .                              

Рис.3. Линейная анаморфоза  
кинетической кривой для ре-
акции второго порядка 

α 
tgα = k 

1/С 

1/С0 

τ 
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Это уравнение применимо ко всем реакциям за исключением реакций 

первого порядка. 

Определение порядка реакции 

Порядок реакции есть эмпирическая величина, не имеющая физиче-

ского смысла, поскольку выражение скорости сложной реакции уравнением 

вида (I.27) является формальным. Тем не менее, для решения практических 

задач, то есть для получения рабочих  уравнений, пригодных для описания 

скорости процессов, определение порядка реакции по опытным данным яв-

ляется процедурой важной и необходимой.   

Существует много способов определения порядка реакции. Они описа-

ны в специальной литературе. Остановимся только на некоторых из них, 

наиболее употребляемых в практике кинетических исследований.  

Возможны два подхода к определению порядка реакции. Если необхо-

димо определить общий порядок реакции n = n1 + n2, то проводят опыт, в ко-

тором реагенты смешиваются в стехиометрических количествах.  

Для практической реализации такого приема, впрочем, как и всякого 

другого, необходимо подобрать такие условия (концентрации реагентов, 

температура и др.), в которых реакция протекает со скоростью, приемлемой  

для ее измерения, что не всегда удается реализовать на практике. Более удо-

бен способ определения частных порядков реакции (т.е. порядков по компо-

нентам). Такой способ был предложен Оствальдом и назван методом из-

бытка или изоляции. В этом способе порядок реакции искусственно пони-

жается за счет того, что один из реагентов берется в большом избытке. На-

пример, cB  >> сA . Тогда уравнение (I.27) можно представить в такой форме: 

                                         1' n
ACkr = ,                                                 (I.49) 

где 'k = 2n
BkC  − величина постоянная. Далее применяют следующие способы 

обработки данных. 



 22 

1. Метод подстановки. В этом методе экспериментальные значения 

текущих концентраций подставляют в различные интегральные кинетиче-

ские уравнения, по которым затем вычисляют константу скорости. Если рас-

считанные значения константы скорости сохраняются постоянными в преде-

лах ошибок опыта, то порядок реакции будет соответствовать выбранному 

уравнению.  

2. Графический метод. Как показано выше, опытные значения теку-

щих концентраций исходных реагентов, можно представить линейными ана-

морфозами кинетических кривых. Так, для реакции первого порядка линей-

ная  зависимость соблюдается в координатах lnc − t, второго порядка – 1/c − 

t,  для третьего – 1/c2− t, для n-го порядка – 1/c n – 1 − t. Гипотезу о линейности 

соответствующей зависимости проверяют методом МНК, вычисляя коэффи-

циент корреляции. В данном методе попутно с определением порядка можно 

рассчитать константу скорости реакции. 

3. Метод Оствальда − Нойесса – Раковского. Сущность метода со-

стоит в определении времени, в течение которого  прореагирует какая-то оп-

ределенная часть  от исходной концентрации реагента. Обычно эта часть со-

ставляет 50%. В данном случае определяют время половинного превращения 

τ1/2  в зависимости от начальной концентрации реагента. Подстановка вели-

чины  c  = 0,5с0 в интегральное уравнение кинетики реакции n−го порядка 

(I.48) позволяет получить следующее выражение: 

( ) 1
0

1

21
1

1
12

−

−













−
−

= n

n

cnk
t  

или в логарифмической форме: 

                                      ( ) ( ) 0

1

21 1
1
12 clnn

nk
lntln

n
−−

−
−

=
−

.                                 (I.50)     
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Порядок реакции обычно остается величиной постоянной на протяже-

нии всей кинетической кривой. Поэтому уравнение (I.50) можно представить 

в линейной форме: 

                                      
( ) 021 1 clnnAtln −−= ,                                              ( I.51)     

где  А − величина постоянная.   

Порядок реакции определяют по тангенсу 

угла наклона прямой линии к оси абсцисс 

(рис.4). Величину n в уравнении (I.51) 

можно определить путем компьютерной 

обработки опытных данных, представ-

ленных в координатах lnτ1/2 − lnc0, без по-

строения графика.  

Порядок реакции можно также вы-

числить по двум значениям τ1/2 и соответственно по двум значениям c0, то 

есть по двум точкам на прямой в координатах  lnτ1/2  −  lnc0: 

                                      '''

'''

cc lnln
tlntln

n
00

21211
−

−
+= .                                                 ( I.52)     

Естественно, такой расчет будет менее точ-

ным, чем вычисление n по всему массиву 

опытных данных. 

4. Метод Вант−Гоффа. Логарифми-

руя дифференциальное уравнение  скорости 

(I.48), получаем 

cr lnnklnln += .                           ( I.53)     

Уравнение (I.53) представляет собой 

линейную зависимость в координатах ln r− 

lnc. Порядок реакции n здесь определяют непосредственно по тангенсу угла 

наклона прямой к оси абсцисс (рис.5):  

αtgn = .                   

Рис.5. График функции  
lnr от lnC 

α 
tgα = n 

lnr 

lnC 

Рис.4. График функции lnτ1/2 
от lnC0 
 

α 

lnC0 

lnτ1/2 
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В данном методе нет необходимости в интегрировании кинетического урав-

нения, поэтому его часто называют дифференциальным методом 

Вант−Гоффа. Следует отметить, что метод Вант−Гоффа применим ко всем 

односторонним реакциям, включая  реакции первого, нулевого и дробного 

порядка.     

Возможность быстрой компьютерной обработки позволяет использо-

вать весь массив значений текущих концентраций на всем протяжении кине-

тической кривой и обеспечивает более точное определение порядка реакции. 

С этой точки зрения наиболее привлекательными являются метод подстанов-

ки  и графические методы: Оствальда–Нойеcса–Раковского и  Вант–Гоффа.  

4. Принцип независимости и его применение.  
Двусторонние мономолекулярные, параллельные,  

последовательные реакции 

Второй постулат химической кинетики позволяет дать математическое 

описание протекания во времени сложных или многостадийных реакций. Как 

правило, в таких реакциях один и тот же реагент участвует не в одной, а в не-

скольких стадиях. Согласно принципу независимости, каждая стадия слож-

ной реакции протекает независимо от других и описывается кинетическим 

законом действующих масс. Поэтому если в системе протекает несколько 

простых реакций (стадий) с участием одного и того же вещества, то общее 

изменение концентрации этого вещества будет равно алгебраической сумме  

изменений его концентрации в отдельных стадиях. Причем скорость каждой 

стадии выражается кинетическим законом действующих масс – принцип со-

ответствия. Таким образом, скорость сложной реакции по i - му компонен-

ту выражается следующим уравнением: 

                                               
∑=
S

isis
i rvc

dt
d

1
,                                               ( I.54)     

где s - номер стадии; i - номер вещества; ris - скорость отдельной стадии по i - 

му компоненту; νis - стехиометрический коэффициент i - го компонента в 

данной отдельной стадии. 
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Следует отметить,  что принцип независимости  соблюдается не всегда, 

так как возможно взаимовлияние реакций, проявляющееся, например, в со-

пряженных и автокаталитических реакциях. Однако в большинстве случаев 

принцип независимости подтверждается опытом, и его применение плодо-

творно, поскольку он  позволяет получить кинетическое уравнение сложной 

реакции на основе данных о ее стадийном механизме.  

Рассмотрим применение принципа независимости на примере ряда  

наиболее часто встречающихся сложных реакций. 

 Двусторонняя мономолекулярная реакция 

Примером двусторонней или обратимой реакции  является образование 

тиомочевины из роданида аммония: 

                                              NH4CNS ↔ (NH2)2CS                                         (I.55) 

или в общем виде: 

                                               А          В                                                              (I.56)   

где k1 и k −1 - соответственно константы скорости реакции в прямом и обрат-

ном направлениях.  

Согласно принципу независимости (I.54) 

11 −−= rrrB .                                                        ( I.57)     

Обозначим начальную концентрацию вещества А через a, концентра-

цию продукта, образовавшегося к моменту времени t, через х. Тогда, соглас-

но (I.57), имеем: 

( ) xkxak
dt
dx

11 −−−= .                                              ( I.58)     

Для интегрирования представим уравнение (I.58)  в следующем виде: 

                                  
( ) 








−

+
+=

−
− x

kk
akkk

dt
dx

11

1
11 .                                              ( I.59)     

k –1 

k1 
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На рис.6 изображены кинетические кривые для концентраций исходно-

го реагента (а − х) и продукта реакции (х).  Кривые показывают, что  при  t → 

∞  в системе устанавливается термодинамическое равновесие, когда dx/dt = 0,  

а концентрации исходного вещества и продукта соответственно равны (а − 

х∞) и (х∞). При этом в любой момент времени будет соблюдаться материаль-

ный баланс, а именно: (а − х) + х = а. 

Из уравнения  (I.59) сле-

дует, что в момент равновесия:  

         
∞

−
=

−
x

kk
ak

11

1 .         ( I.60)     

Причем из равенства скоростей 

реакции в прямом и обратном 

направлении в момент равно-

весия: k1(а − х∞) = k−1х∞, выте-

кает, что 

                                            

∞

∞

− −
==

xa
x

k
kKc

1

1 .                                            ( I.61)     

Записав уравнение (I.59) в виде: 

( )( )xxkk
dt
dx

−+= ∞−11  

и проинтегрировав его в пределах от t = 0 до t и соответственно от 0 до х, по-

лучаем  

                                            
( ) tkk

xx
xln ⋅+=

− −
∞

∞
11 .                                       ( I.62)     

Доказательством соответствия кинетического уравнения (I.61) опыт-

ным данным будет соблюдение прямой пропорциональной зависимости ме-

жду величинами  
xx

xln
−∞

∞  и t.  По тангенсу угла наклона прямой к оси абс-

цисс можно определить сумму констант (k1 + k−1). Чтобы вычислить k1 и k−1,  

Рис.6. Кинетические кривые для ис-
ходного вещества (1) и продукта (2) в 
двусторонней мономолекулярной реакции 

a-х 

t 
 

x∞ 

a-х∞ 

1 

2 
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по отдельности, необходимо совместно решить уравнение (I.62) и уравнение  

термодинамического закона  действующих масс (I.61). 

Параллельные реакции 

Рассмотрим простейший случай двухстадийной односторонней мономо-

лекулярной реакции. Примером такой реакции служит термическое разложе-

ние хлората калия, происходящее по схеме: 

                                                           2KCl + 3O2 

                                   6KClO3 

                                                         3KClO4 + KCl 

Для вывода кинетического уравнения рассмотрим более простую схе-

му, которую запишем в общем виде: 

                                                            В 

                                             А  

                                                              С                                                      (I.63) 

Согласно принципу независимости  rА = r1 + r2 , 

                                          
AA

A ccc kk
dt

d
21 +=− .                                    (I.64)     

Интегрируем это уравнение в пределах от t = 0 до t и соответственно от 
0Ac  

до cА: 

      
tc

c
)kk(ln 21

0 += .                                            ( I.65)     

Нетрудно видеть, что уравнение (I.65) близко к уравнению мономоле-

кулярной одностадийной реакции. Линейная анаморфоза уравнения (I.65) по-

зволяет по наклону прямой к оси абсцисс определить сумму констант k1 + k2.  

Чтобы вычислить k1 и k2 по отдельности, выразим скорости первой и второй 

стадии по концентрации продуктов: 

                                              
Acc k

dt
d B

1= ,                                                        ( I.66)  

k1 

k2 

k1 

k2 
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A

c cc k
dt

d
2= .                                                        ( I.67)     

Отсюда 

                                            
2

1
k
k

d
d

сс
cB = ,

 

                                         
∫ ∫=
B

B

c c

c
c

cc dkdk
0 0

12 .                                                          
 

После интегрирования получаем 

                                                 2

1
k
k

cc
cB =  .                                                         ( I.68)     

Совместное решение уравнений (I.65) и (I.68) позволяет найти константы 

обеих стадий: k1 и  k2. Экспоненциальная форма уравнения (I.65):   

                                              
( )tkk

AA ecc 21
0

+−=                                              ( I.69) 

позволяет рассчитать текущую концентрацию вещества А. Подстановка (I.69) 

в (I.66) и (I.67) и их интегрирование в пределах от 0 до t и от 0 до сВ или сс 

дает выражения для текущих кон-

центраций сВ и сс:      

                                            
( )( )t

kk
k kkA e

c
cB

210 1
21

1 +−−
+

= ,     ( I.70)  

                                            
( )( )t

kk
k kkA

c e
c

c 210 1
21

2 +−−
+

= .      (I.71)     

Кинетические кривые для 

всех участников реакции показаны 

на рис.7. В ходе реакции всегда 

должен соблюдаться материальный баланс. В любой момент времени 

0ACBA cccc =++ .                                         ( I.72) 

 

Рис.7. Кинетические кривые для ис-
ходного вещества А (1) и продуктов 
В (2) и С (3) параллельной двухста-
дийной реакции  
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Последовательные  реакции 

Последовательные (консекутивные) реакции протекают через цепочку 

следующих друг за другом элементарных стадий. В качестве примера можно 

привести  радиоактивный распад:  

                                Ra220 →  Ru222 → Po218 → Pb214                                       (I.73) 

Рассмотрим кинетику простейшей двухстадийной мономолекулярной реак-

ции: 

 А           В           С                                               (I.74)  

Обозначим текущие концентрации реагентов cA, cB и cC. Согласно принципу 

независимости  скорость реакции по компоненту B равна: 

сrrr AB −= , 
           

 

то есть 

 
                                              

BA
B ccc kk

dt
d

21 −= ,                                            ( I.75)     

где    

                                                 
tk

A eccA
1

0
−= .                                                  ( I.76)     

После подстановки (I.76) в (I.75) имеем 

 
                                           

tkk
dt

d k
A eccc

B
B 1

02 1
−=+ .                                    ( I.77)     

Умножим обе части равенства  (I.77) на tke 2+  и учтем, что  

( )t
dt
dtkt
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d kkk ececec

BB
B 22
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В результате получим 

( )dtkt
ec

d
t

kk
A

k ecec
tk

B

B ∫∫ −+ =

+

00

12
01

2

2

,
 

( )( )112
01

2 −= − tkt kkecec
AB

k ,
 

 



 30 

 
                                           

( )tt
kk

k kk ee
c

c A
B

210

12

1 −− −
−

= .                                 (I.78)     

Подставим значения cA (I.76) и cB (I.78) в уравнение материального баланса: 

cA + cB + cC  = cAо 

и выразим из него величину cC: 

     
                      

( ) ( )[ ]tktk
kk

kk
c ee

c
c A 2

1
1

2
21

0 11 −− −−−
−

= .                            ( I.79)     

На рис.8 показаны кинетические кривые, соответствующие уравнениям  

(I.76),  (I.78) и (I.79). Как видно из 

рисунка, кривая концентрации 

промежуточного продукта прохо-

дит через максимум, а в начале и 

конце реакции  cB = 0. Кривая для 

конечного продукта имеет точку 

перегиба. Причем абсциссы точки 

перегиба на кривой cC и максимума 

на кривой cB совпадают. Приравняв 

нулю первую производную от функции cB (I.78) или вторую производную от 

функции cC (I.79), можно показать, что время, соответствующее максимуму 

на кривой cB и перегибу на кривой cC, выражается формулой 

                                                          
12

1

2

kk
k
kln

tmax −
= .                                                         (I.80) 

Кривые на рис.8 относятся к случаю, когда константы скоростей обеих 

стадий k1 и k2 являются величинами одного порядка. 

            Если k1 << k2, уравнения (I.78) и (I.79) принимают следующий вид: 

 t
k
k kecc AB

1
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2

1 −≈   ,                                                         
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t 
 

Рис.8. Кинетические кривые для участ- 
ников последовательной двухстадий 
ной реакции СА(1), СВ(2), СС (3) 
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                                                     ( )tk
c ecc A

1
0

1 −−≅  ,                                                       (I.81) 

концентрация промежуточного продукта cB будет малой величиной и в пре     

деле приближается к нулю, а кривая накопления конечного продукта cC бу-

дет практически совпадать с кривой  накопления продукта в одностадийной 

мономолекулярной реакции (I.37). Кинетические кривые, соответствующие 

данному соотношению констант, изображены на рис.9. Расчеты показывают, 

что скорость реакции по компоненту В  rB близка к нулю. 

                                       021 ≈−= BA
B ccc kk

dt
d

;        BA cc kk 21 ≈ .                                                        

Это возможно, когда скорость образова-

ния промежуточного продукта  практи-

чески равна скорости его исчезновения. 

Режим протекания последовательной 

реакции, в котором реализуется такое 

соотношение скоростей, называют ква-

зистационарным. Стадия последова-

тельной реакции, имеющая наименьшую 

величину константы скорости, называет-

ся лимитирующей. Эта стадия опреде-

ляет скорость образования конечного 

продукта реакции – вещества С в квазистационарном  режиме. В  данном 

случае это первая стадия.  

Анализируя кинетику последовательных реакций, удобно использовать  

аналогию с процессом протекания жидкости через систему трубопроводов  

различного сечения. Трубопровод с минимальной площадью сечения имеет 

самое высокое гидравлическое сопротивление, его пропускная способность  

определяет производительность всей системы в целом. Аналогом гидравли-

ческого  сопротивления является  величина  1/k, которую можно назвать  ки-

нетическим сопротивлением. 

2 

1 

Рис.9.Кинетические кривые для 
участников последовательной 
двухстадийной реакции СА (1), 
СВ (2), СС (3), когда k2  >>  k1 
 

С 

t 
 

3 
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             Рассмотрим условие, когда  k1 >> k2. В этом случае tkecc AA
1

0
−=  бу-

дет величиной, стремящейся к нулю уже в самом начале реакции, то есть 

первая стадия реакции пройдет очень быстро.  Из  (I.78) видно, что при таком  

соотношении констант 
tkecc AB

2

0

−≈ . 

Это значит, что вслед за быстрым исчезновением исходного вещества прак-

тически мгновенно образуется промежуточный продукт, который затем пре-

вращается в конечный продукт по кинетическому закону одностадийной мо-

номолекулярной реакции. Из (I.79) следует, что в данном случае 

                                                   ( )tk
c ecc A

2
0

1 −−≈
 
.                                                       (I.82) 

Конечный продукт также образуется по закону одностадийной мономолеку-

лярной реакции (I.37). Кинетические кривые, соответствующие  соотноше-

нию констант k1 >> k2, приведены на рис.10. 

Если константы скоростей после-

довательных стадий k1 и k2 будут вели-

чинами одного порядка, в начале кине-

тической кривой cc появляется участок, 

отличающийся замедленным образова-

нием продукта реакции (рис.8). Время, 

соответствующее этому участку, назы-

вается индукционным периодом. Вре-

мя индукционного периода (tинд) можно 

рассчитать по уравнению (I.79),  пред-

положив, что, например, в течение tинд 

реагирует не более 5% от   исходного количества вещества: .,
cc

cA 050=  Тогда 

согласно (I.79)  tинд можно вычислить по формуле:  

3 

1 

2 

Рис.10. Кинетические кривые для 
участников последовательной 
двухстадийной реакции СА (1), СВ 
(2), СС (3), когда k1  >>  k2 
 

С 

t 
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( ) ( )

12

2
1

1
2 11050

kk

tktk,
индинд kk ee

−
−−−

=
−−

 .                             (I.83) 

 

Их анализа кинетических закономерностей мономолекулярной двух-

стадийной  реакции вытекают три важных вывода: 

1) последовательная реакция может протекать в квазистационарном режиме. 

2) если реакция протекает в квазистационарном режиме, то одна из стадий 

(чаще всего первая) имеет минимальное значение константы скорости и яв-

ляется лимитирующей. 

3) в сложных реакциях возможно существование индукционного периода.  

Эти особенности характерны и для всех других, более сложных  после-

довательных  реакций. 

5. Общие приемы разработки кинетических моделей сложных реакций 
Прямая и обратная кинетическая задача 

Методы квазистационарных и квазиравновесных концентраций 

Анализ огромного экспериментального материала, накопленного к на-

стоящему времени, показывает, что большинство химических превращений 

протекает последовательно. Для поиска путей эффективного управления 

протеканием химической реакции во времени необходимо установление ее 

стехиометрического механизма. Решение этой задачи основано на анализе 

экспериментальных данных (кинетических кривых) и литературного мате-

риала о кинетике и механизме подобных реакций. Не последнюю роль в этом 

играет интуиция исследователя, позволяющая сделать предположения  о 

природе активных промежуточных веществ (интермедиатов), а также о числе 

и последовательности элементарных стадий. Обычно предполагается не 

один, а несколько альтернативных механизмов, каждый их которых с той или 

иной долей вероятности описывает кинетику реакции.  В связи с этим умест-

но привести высказывание Р. Нихольма: «Кинетика также относится  к 

механизму, как факты к вымыслу». 
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Следующий шаг состоит в идентификации (определении природы) ин-

термедиатов, для чего привлекаются  химико-аналитические и разнообразные 

физические методы исследования  (спектральные, электрохимические и др.). 

Важным подспорьем в установлении стехиометрического механизма 

является применение «метода анатомирования» сложной реакции  - изучение 

концентрационных и температурных зависимостей скоростей отдельных 

элементарных стадий, что дает возможность определить их константы скоро-

стей. Однако следует заметить, что такое исследование далеко не всегда воз-

можно. 

Третий этап кинетического исследования состоит в математическом  

моделировании кинетики реакции. С этой целью составляют систему диффе-

ренциальных уравнений, выражающих скорость изменения концентраций  

всех участников реакции, включая исходные вещества, промежуточные и ко-

нечные продукты. Система уравнений базируется на кинетическом законе 

действующих масс и принципе независимости. Рассматривая кинетическую 

модель, следует иметь в виду, что нередко «простые» стадии сложных  реак-

ций при их более детальном изучении оказываются сложными. Поэтому лю-

бая модель  описывает кинетику реакции с определенной долей вероятности.  

В качестве примера рассмотрим относительно простую многостадийную ре-

акцию:      

А + В →D,                                                        (I.84)        

которой  соответствует следующий стехиометрический механизм: 

                           1) А          Х                 2) Х + В          D                                 (I.85) 

Этому механизму соответствует следующая система дифференциальных 

уравнений: 

                                                  xA
A ckck

dt
dc

11 −+−=  ;                                                     (I.86) 

                                             BxxA
x cckckck

dt
dc

211 −−= − ;                                            (I.87) 

k2 k1 

  k–1 
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                                                  Bx
D cck

dt
dc

2= .                                                                  (I.88) 

Получить аналитические выражения зависимости  концентраций про-

межуточного (Х) и конечного (D) продуктов от времени, решая систему 

уравнений (I.86) – (I.88), невозможно, так как для этого надо проинтегриро-

вать уравнение (I.87), в котором  переменные сХ и сВ  не разделяются. Дан-

ную систему решают с помощью численных методов интегрирования путем 

компьютерной обработки  массива экспериментальных значений текущих 

концентраций всех реагентов: cA(t), сX(t), cB(t) и cD(t). С этой целью обычно 

применяются методы Гира, Эйлера или Рунге – Кутта. Расчеты дают значе-

ния констант скоростей всех элементарных стадий: k1, k −1 и k2 и апроксима-

ционные выражения для текущих концентраций реагентов. Проверку адек-

ватности кинетической модели можно осуществить путем сравнения рассчи-

танных значений текущих концентраций с экспериментальными, сопоставляя 

соответствующие кинетические кривые (опытные и расчетные) или исполь-

зуя нелинейный метод наименьших квадратов.  В последнем случае произво-

дят минимизацию функционала Q: 

                                                ( )
2

1 0
∑∑ −=
m t

i
э
i

рассcQ ,                                                      (I.89) 

где  m - номер стадии сложной реакции;  t - время; сi
э и сi

рас - соответственно 

экспериментальные и расчетные значения текущих концентраций i−го ком-

понента.  

Таким путем решается обратная кинетическая задача. Прямая кинети-

ческая задача состоит в расчете текущих концентраций, если известны кон-

станты скоростей элементарных стадий. Более подробно математическое мо-

делирование  кинетики сложных реакций будет рассмотрено в последующих 

главах книги. 

В настоящее время компьютерные методы обработки  кинетических 

данных находят все более широкое применение, что связано с развитием 

компьютерной техники  и вычислительной математики. Тем не менее,  не по-
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теряли своего значения приближенные методы математического моделиро-

вания: это методы квазистационарных (КСК) и квазиравновесных (КРК) кон-

центраций. Методы применяются в исследованиях последовательных и по-

следовательно-параллельных реакций, которые среди сложных реакций со-

ставляют большинство. Оба названных метода эффективны, когда интерме-

диаты являются неустойчивыми продуктами, имеют высокую реакционную 

способность, в силу чего их текущие концентрации будут малыми величина-

ми. Нередко концентрации интермедиатов с помощью химико-аналитичес-

ких и физических методов определить не удается. Как будет показано ниже, 

методы КСК и КРК дают возможность выразить текущие концентрации ин-

термедиатов через концентрации исходных веществ. При этом система диф-

ференциальных уравнений заменяется системой алгебраических уравнений. 

Все вышесказанное определяет неоспоримую ценность методов и их широ-

кое применение. 

Метод квазистационарных концентраций был в начале ХХ века 

предложен М. Боденштейном и в дальнейшем развит Н.Н.Семеновым. Метод 

квазиравновесных концентраций можно рассматривать как частный случай 

метода квазистационарных концентраций, поскольку в обоих методах выво-

ды основаны на условии постоянства во времени концентрации промежуточ-

ного продукта. 

Рассмотрим методы КСК и КРК на примере простейшей последова-

тельной реакции∗. 

                                                   А         В          С                                             (I.90)       

Схеме (I.90) соответствуют следующие дифференциальные уравнения: 

                                                 BA
A ckck

dt
dc

11 −+−= ;                                                     (I.91) 

                                            BBA
B ckckck

dt
dc

211 −−= − ;                                                (I.92) 

                                                
∗ Для схемы (I.90) возможно также точное решение путем интегрирования дифференци-
альных уравнений скоростей отдельных стадий. [2]  

k1 

  k–1 

k2 
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                                                         B
c ck

dt
dc

2= .                                                               (I.93) 

В квазистационарном режиме скорость образования промежуточного 

продукта В практически равна скорости его исчезновения. Строгое решение 

показывает, что концентрация вещества В незначительно изменяется со вре-

менем. Поэтому рассматриваемый режим называется квазистационарным. Из 

(I.92) вытекает математическое выражение условия квазистационарности: 

                                              0211 ≈−− − BBA ccc kkk ,                                                 (I.94) 

                                                    
21

1
kk

ckc A
B +

=
−

 .                                                              (I.95) 

Квазистационарная концентрация вещества В рассчитывается по урав-

нению (I.95) через текущую концентрацию вещества А, которая легко опре-

деляется экспериментально. 

Подстановка выражения (I.95) в дифференциальные уравнения скоро-

сти реакции по компонентам А и С (I.91; I.93) позволяет получить выраже-

ния, соответствие которых опытным данным легко проверить. В ходе этой 

проверки попутно определяются выражения для комбинаций констант скоро-

сти отдельных стадий. Так, например, скорость образования продукта реак-

ции С в квазистационарном приближении описывается уравнением: 

                                                A
c

c cc
kk

kk
dt

dr
21

12
+

==
−  

.                                                    (I.96) 

Значения rс определяют по экспериментальной кинетической кривой сс = f(t). 

В координатах rс − сА должна соблюдаться линейная зависимость, угловой 

коэффициент которой равен 
21

12
kk

kk
+−

. В более сложных случаях кинетиче-

ские уравнения преобразуются к линейному виду. Обычно на этом проверка 

адекватности кинетической модели заканчивается. Однако в ряде случаев 

дифференциальные уравнения скорости, записанные в квазистационарном 

приближении, удается проинтегрировать. Это позволяет сопоставить расчет-



 38 

ные и опытные значения текущих концентраций и получить более подроб-

ную информацию о кинетике и механизме реакции. 

Подстановка величины CВ (I.95) в уравнение (I.91) и последующее интегри-

рование дают возможность определить текущую концентрацию вещества А: 

A
A cc

kk
kkk

dt
d









+

−−=
−

−

21

11
1 ;  

 

                                                        
tk

AA
эфec c −

= 0
                                                     (I.97) 

 
где        

                                         
11

11
1 kk

kkkkэф +
−=

−

− .                                           (I.98) 

Подставляя (I.97) в (I.95), получаем 

                                                  
tc

kk
kc эф

AB
ke−

− +
=

0
21

1 .                                             (I.99) 

Наконец, после подстановки (I.99) в (I.93) и интегрирования имеем 

                                     
( ) 





 −

+
=

−

−

t
kkk

kk эф
A

k

эф
c ecc 1

021
21 .                                    (I.100) 

Подстановка в (I.100) выражения kэф (I.98) и последующие алгебраические 

преобразования приводят к выражению сс в очень простой форме: 

                                            




 −=

− tэф
A

k
c ecc 1

0
.                                                        (I.101) 

Согласно условию материального баланса сумма текущих концентра-

ций реагентов в любой момент времени должна быть равна начальной кон-

центрации вещества А: 

 

                                            
0ACBA cccc =++ .                                                         (I.102) 

Однако суммирование квазистационарных концентраций веществ А, В и С 

показывает, что условие материального баланса строго соблюдается только в 

конце реакции, когда t → ∞. Наибольшее отклонение от этого условия на-
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блюдается в начальный момент при t → 0. Причина отклонения кроется в 

принятом нами квазистационарном приближении (I.94).  

На рис.11 показаны кинетические кривые, рассчитанные в квазиста-

ционарном приближении и построенные по опытным данным. Для исходного 

вещества А расчетная и опытная кинетические кривые практически совпада-

ют. Как видно из (I.99), расчетная кинетическая кривая для вещества В (2') 

отсекает на оси ординат отрезок, равный 0
21

1
Ac

kk
k
+−

, в то время как в дейст-

вительности при t = 0  cВ = 0. Квазистационарная кривая (2') будет распола-

гаться тем ближе к экспери-

ментальной (2), чем меньше k1 

и чем больше константы k–1 и 

k2. Наибольшее отклонение 

расчетных данных от опытных 

наблюдается в начале процесса 

до момента достижения точки 

максимума на кинетической 

кривой промежуточного про-

дукта В (tm).  

Таким образом, квази-

стационарное приближение приемлемо для описания кинетики реакции в об-

ласти времени, соответствующей нисходящей ветви экспериментальной кри-

вой сВ. Необходимым условием возможности квазистационарного прибли-

жения является наличие лимитирующей стадии процесса. В данном случае 

необходимо соблюдение условия k−1 << k2. Обратимость первой стадии не 

обязательна, как показано ранее на примере односторонней последователь-

ной реакции, но желательна, поскольку такая стадия приводит к снижению 

стационарной концентрации промежуточного продукта.  

Метод квазистационарнных концентраций (КСК) оказывается очень 

продуктивен в ряде сложных реакций, в которых практически в течение все-

Рис.11. Кинетические кривые для реакции 
А          В        С: 1, 2, 3 – опытные данные, 
1', 2', 3' – расчетные данные 

3 

3' 

1' 

1 

2 

τ 

С 
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го времени процесса поддерживается постоянная концентрация промежуточ-

ного продукта. К ним относятся каталитические и цепные реакции. Однако 

следует отметить, что рассмотренный выше см. (I.97)÷(I.101) интегральный 

вариант метода КСК весьма эффективен в случае решения прямой кинетиче-

ской задачи (определение текущих концентраций реагентов, если известны 

константы скорости элементарных стадий). Для решения обратной кинетиче-

ской задачи реализация метода КСК в интегральном варианте связана с необ-

ходимостью компьютерной обработки данных с целью подбора численных 

значений констант скоростей элементарных стадий, обеспечивающих бли-

зость расчетных и экспериментальных значений текущих концентраций. В 

связи с этим преимущества метода КСК по сравнению с методом численного 

интегрирования дифференциальных уравнений скоростей отдельных стадий 

будут невелики. В то же время погрешность метода КСК будет выше по-

грешности метода численного интегрирования дифференциальных уравне-

ний. 

Метод квазиравновесных концентраций в отличие от метода квази-

стационарных концентраций используется лишь для последовательных реак-

ций, одна из стадий которых является обратимой (двусторонней): А↔В→С. 

В нашем случае это первая стадия. В отличие от квазистационарного в квази-

равновесном приближении концентрация промежуточного продукта (В) по 

мере расходования исходного вещества А постепенно уменьшается, однако 

соотношение 

                                                        cK
A

B

c
c

=                                                                      (I.103) 

остается постоянным. В уравнении (I.103) Кс есть не что иное как константа 

равновесия первой стадии реакции. Как показал Я. Вант-Гофф, 

                                                      
1

1

−
=

k
kKc .                                                                    (I.104) 

Предполагается, что равновесие стадии I устанавливается быстро, но оно 

смещено в сторону исходного вещества А.  При этом k−1>>k1. Промежуточ-
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ное соединение В, как правило, обладает низкой стабильностью, и его термо-

динамические свойства неизвестны. Поэтому теоретический расчет Кс невоз-

можен. Важная положительная особенность метода КРК, как и метода КСК, 

состоит в том, что он позволяет концентрацию неустойчивого промежуточ-

ного соединения В выразить через концентрацию исходного вещества, легко 

определяемую экспериментально. Из (I.103) следует, что 

                                                    AcB cc K= .                                                                    (I.105) 

C учетом (I.105) скорость реакции по компоненту А выражается так: 

                                               AcA
A ccc Kkk

dt
d

11 −+−= .                                                (I.106) 

Поскольку k−1Kс= k1, приходим к парадоксальному результату: 

                                                        0=
dt

d Ac
.                                                                      

Аналогичное выражение можно получить и для скорости реакции по компо-

ненту В. Такие результаты не являются неожиданными. Они есть прямое 

следствие принятого нами допущения о равновесии стадии I. В этом состоя-

нии, как известно, концентрации реагентов остаются постоянными. Однако 

не следует забывать, что в данном случае речь идет не об изолированной ста-

дии  А ↔ В, а о системе, в которой происходит «утечка» вещества В, а зна-

чит, в соответствии с (I.103) – и вещества А. 

В квазиравновесном приближении обычно ограничиваются определе-

нием скорости образования конечного продукта: 

                                                   AcB
c ccc Kkk

dt
d

22 == .                                                (I.107) 

Ввиду невозможности разделения переменных, уравнение (I.107) не интегри-

руется. Однако, несмотря на это, практическая ценность этого уравнения до-

вольно высока. Его можно использовать для проверки гипотезы об адекват-

ности кинетической модели. В случае справедливости последней в координа-

тах Ac
dt
dc

−  должна соблюдаться прямая пропорциональная зависимость. По 
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наклону прямой к оси абсцисс легко определяется эффективная константа 

скорости: 

                                                      cэф Kkk ⋅= 2 .                                                          (I.108) 

Уравнение для скорости образования продукта (I.107) является частным слу-

чаем соответствующего уравнения в методе КСК (I.96). Если принять, что в 

(I.96)  k−1 >> k2, то из (I.96) вытекает (I.107). 

Как будет показано ниже, весьма плодотворно применение метода КРК 

оказалось при описании кинетики бимолекулярных реакций, протекающих в 

жидких средах и соответствующих общей схеме: 

                                   А + В         С          D                                      (I.109)       

Для такой схемы квазиравновесная величина сс = Кс·сА·сВ, а скорость образо-

вания продукта D равна: 

                                           BA
D ccKk

dt
d

c
c

⋅⋅⋅= 2 .                                                        (I.110) 

Применение метода КРК в сочетании с опытами по идентификации интерме-

диатов позволило выяснить механизм формально тримолекулярной реакции: 

                                           2NO + O2 = 2NO2                                                  (I.111) 

Скорость этой реакции в широком диапазоне концентрации описывается 

уравнением: 

                                           
2

2
ONO

NO cck
dt

dc
⋅⋅−= .                                                        (I.112) 

Однако факт аномального снижения скорости реакции с ростом температуры 

позволил предположить, что реакция протекает по сложному механизму, 

включающему следующие стадии: 

2NO  →← cK  (NO)2                                                  (I.113) 

                                (NO)2 + O2 → 2k   2NO2                                         (I.114)       

которому соответствует кинетическое уравнение: 

k1 

  k–1 

k2 
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                                                    22
2

ONOc
NO ckcK

dt
dc

⋅⋅= .                                          (I.115) 

Стадия (I.113) экзотермична (∆r H < 0), поэтому константа равновесия 

Кс падает с ростом температуры. Это обстоятельство и объясняет аномальное 

влияние температуры на скорость данной реакции. 

Глава II. Теории элементарного акта  
  1. Теория Аррениуса 

Созданию теории о механизме и скорости элементарных актов предше-

ствовали работы Я.Вант–Гоффа (1884 г.) и Аррениуса (1889 г.), исследовав-

ших зависимость скорости реакции от температуры. Вант–Гофф впервые об-

наружил глубокую связь статики и динамики (термодинамики и кинетики) 

химических реакций, показав, что константа равновесия реакции (Кс) связана 

с константами скоростей в прямом (k1) и обратном (k−1) направлениях про-

стым соотношением: 

                                                                 
1

1

−
=

k
kKc  .                                                         

Аррениус  ввел  представление об энергии активации (Е) − величине,  харак-

теризующей энергетический барьер, который необходимо преодолеть, чтобы 

при столкновении молекул произошло химическое взаимодействие  и  появи-

лись продукты реакции. Анализируя динамику установления равновесия при 

разных температурах,  Вант–Гофф теоретически обосновал, что влияние тем-

пературы на равновесие и скорость реакции описывается уравнениями оди-

накового вида: 

                                      2RT
U

dT
Klnd c ∆

=         и       
2RT

E
dT

klnd
=  ,                                 (II.1) 

где ∆U – тепловой эффект реакции; Е – энергия активации, Кс – константа 

равновесия, k – константа скорости. 
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Интегрирование уравнения (II.1) приводит к известной формуле Аррениуса∗, 

выражающей зависимость константы скорости от температуры: 

                                                         RT
E

ekk
−

= 0 ,                                                               (II.2) 

где k0 – предэкспоненциальный множитель (постоянная интегрирования урав-

нения II.1). 

По Аррениусу формула (II.2) может быть получена на основе следую-

щих соображений. В продукты реакции превращаются лишь те молекулы, 

энергия которых превышает энергию активации  Е.  Активация обусловлена 

столкновениями молекул, в результате  которых энергия поступательного 

движения преобразуется в энергию возбуждения молекулы. Элементарный 

акт можно представить схемой последовательной реакции, рассмотренной в 

предыдущем разделе: 

                                               А           А∗        Р                                             (II.3) 

где А∗ - молекула исходного реагента в возбужденном состоянии. В ходе 

первой стадии устанавливается квазиравновесное состояние. Вторая стадия – 

лимитирующая. Причем константа скорости этой стадии k2 от температуры 

не зависит, т.к. переход активных молекул А∗ в продукт Р не требует преодо-

ления второго энергетического барьера. 

Исходя из принципа квазиравновесного приближения (см. выше) 

                                                         Acc
c

P Kk
dt

d
2= ,                                                          (II.4) 

где  
1

1

−
=

k
kKc  константа равновесия первой стадии. 

Формально реакция превращения А в Р является мономолекулярной: 

А →k  Р 

и тогда 

                                                
∗ Первоначально уравнение (II.1) было установлено Аррениусом и Дж. Худом экспери-
ментально                    

k1 

  k–1 

k2 
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                                      A
p c

c
k

dt
d

= .                                                                    (II.5) 

Приравнивая (II.4) к (II.5), имеем 

                                                             cKkk 2= .                                                                  (II.6) 

После логарифмирования и дифференцирования уравнения (II.6) по Т полу-

чаем 

                                                        
dT

Klnd
dT

klnd
dT

klnd c+= 2

 
,                                         (II.7) 

,
dT

klnd 02 =  т.к. k2 – величина постоянная. 

Поэтому в соответствии с  уравнением (II.1): 

                                                        2RT
U

dT
Klnd

dT
klnd c ∆

==  ,                                           (II.8) 

где ∆U – тепловой эффект стадии активации, равный энергии активации ре-

акции:   ∆U = Е. 

Итак,    

                                     2RT
E

dT
klnd

=                                                                  (II.9) 

откуда .kk RT
E

e
−

= 0      

Уравнение Аррениуса (II.9) можно представить в логарифмической форме: 

RT
Eklnkln −= 0 .                      (II.10) 

В координатах Tkln 1−  получает-

ся линейная зависимость (рис.12), 

которая позволяет по опытным 

значениям константы скорости k 

при различных температурах рас-

считать предэкспоненциальный 

множитель k0  по отрезку на оси Рис.12. График функции lnk от 1/Т 
 

α 

lnk 

1/Т 

lnk0 
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ординат и энергию активации: 

αRtgE −= .                                                                  (II.11) 

Таким образом, в рамках теории Аррениуса Е и k0 остаются эмпириче-

скими постоянными, которые невозможно рассчитать независимым методом 

по характеристикам молекул реагирующих веществ. Эти возможности стре-

мятся реализовать теории активных соударений и активированного комплек-

са. 

2. Теория активных соударений 

В работах Г.Льюиса (1918 г.), А. Траутца (1916 г.), Д.В. Алексеева и 

других ученых, теория Аррениуса была усовершенствована путем примене-

ния положений молекулярно-кинетической теории газов и статистической 

термодинамики. В первоначальном своем виде теория применима к  реакци-

ям, протекающим в газовой фазе. 

Основные исходные положения теории активных соударений (краткое 

название ТАС) можно сформулировать следующим образом:  

1) элементарные акты происходят за счет двойных соударений, включая и 

мономолекулярные реакции; 

2) при двойном соударении молекул образование продукта происходит мгно-

венно; 

3) к образованию продукта приводит не любое двойное соударение, а только 

такое, в котором участвуют молекулы, обладающие энергией выше средней 

(активные молекулы); 

4) Максвелл−Больцмановское распределение молекул по энергии поступа-

тельного движения в ходе реакции не нарушается (то есть скорость установ-

ления этого распределения значительно выше скорости реакции). 

В теории последовательно решаются две основные задачи: 

1) определение общего числа двойных соударений в процессе  А + В → С; 

2) определение числа активных соударений. 
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При решении первой задачи предполагают, что молекулы являются 

идеально упругими шарами. Это значит, что кинетическая энергия поступа-

тельного движения двух молекул до столкновения равна их поступательной 

энергии после столкновения. Как известно, движение молекул хаотично. В 

связи с этим в теории используются не полные значения средней скорости 

поступательного движения (например, относительно стенок неподвижного 

сосуда), а векторы  составляющей скорости, направленные вдоль линии, со-

единяющей центры масс соударяющихся молекул А и В, как показано на  

рис.13, на котором центр масс обозначен точкой О. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Поскольку движение относительно, предположим, что одна из сталки-

вающихся молекул (например А) неподвижна, а другая (В) движется относи-

тельно нее со скоростью, равной относительной скорости движения В, отсчи-

танной от неподвижного центра масс (точка О). Молекулярно-кинетическая 

теория газов дает следующее выражение средней относительной скорости 

движения молекул А и В: 

                                                        







+

π
=

BA MM
RTU 118

,                                       (II.12) 

где R – универсальная газовая постоянная; МА и МВ – молекулярные массы 

молекул.  

Рис.13. Вектора скоростей молекул А и В в момент столкновений 
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Подсчитаем общее число соударений молекул В, движущихся со ско-

ростью U (II.12), с неподвижной молекулой А. В нашем предположении мо-

лекула А окружена со всех сторон хаотически движущими молекулами  В. 

Поэтому необходимо вычислить число ударов, производимых молекулами В, 

находящимися на поверхности сферы, в центре которой расположена моле-

кула А. Такой расчет довольно сложен. Однако его можно заменить упро-

щенной моделью, которая дает результат, совпадающий с результатами стро-

гого расчета. Пусть rA и rB – соответственно радиусы шарообразных молекул 

А и В, BAAB rrd +=  – газокинетический диаметр, равный наименьшему рас-

стоянию между центрами молекул А и В, на которое они должны сблизиться 

для того, чтобы произошло соударение. Газокинетический диаметр – величи-

на, зависящая от температуры и вязкости газа. Его можно рассчитать по 

формуле Сезерленда: 

                                                        





 += ∞ T

dd c122 ,                                                      (II.13) 

где d∞ – газокинетический диаметр при температуре Т → ∞, с – постоянная 

Сезерленда, зависящая от вязкости газа.  Среднее значение d ≈ (4÷5)10−8 см. 

Для расчета общего числа соударений представим  цилиндр высотою, 

равной средней относительной скорости U, и площадью поперечного сечения 

S=πd2 (рис.14). Из рис.14 видно, что 

все молекулы В, находящиеся внут-

ри объема цилиндра Ud 2π , при сво-

ем движении столкнутся с молеку-

лой А. Число таких молекул равно 

BUNd 2π ,  где NB – количество моле-

кул  в единице объема. Поскольку кроме В в единице объема находится NА 

молекул А, то общее число двойных соударений будет равно 

                                                        BANUNdz 2π= .                                                      (II.14) 

Рис. 14. Схема, поясняющая рас-
чет числа двойных соударениий 
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Величину 2dπ принято называть сечением соударений, а произведение 

Udоz
2' π=  называют «нормальным фактором соударений». Из выражений 

(II.12) и (II.13) следует, что нормальный фактор соударений незначительно 

зависит от температуры и молекулярной массы сталкивающихся молекул. 

Так, для Н2 '
оz  = 1,43·10–10 см3с–1. После подстановки (II.12) в (II.14) получа-

ем выражение для общего числа двойных соударений, происходящих в еди-

нице объема (в данном случае в 1см3) за 1 секунду, получившее название 

уравнения Траутца-Льюиса [6]: 

 

                                   BA
BA

NN
MM

RTdобщz 







+

π
π=

1182 ,                                  (II.15) 

где            

                        '
оz = 








+

π
π

BA MM
RTd 1182                                                    (II.15/) 

нормальный фактор соударений. 

Здесь значения NA и NB принято выражать числом молекул в 1см3, d – в см. 

Расчет по формуле (II.15) показывает, что в среднем при Т = 500 К и   

М = 100 в 1см3 совершается 1029 двойных соударений за 1 с. В то же время, 

как следует из уравнения Менделеева–Клайперона, в указанных выше усло-

виях в 1см3 содержится 1019 молекул. Из этого следует, что если каждое 

двойное соударение будет приводить к образованию продуктов, то бимоле-

кулярная реакция: 

                                                 А + В → С                                                       (II.16) 

закончится через 10−10 с. Однако в действительности время протекания такой 

реакции будет в 1015−1020 раз больше. Для определения реальной скорости 

реакции необходимо решить вторую задачу – рассчитать число активных со-

ударений. Отметим, что согласно схеме (II.16) в каждом двойном соударении 

участвует одна молекула А, поэтому число активных соударений должно 
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быть равно числу активных молекул А, исчезающих за 1 с: актa Nz = . Со-

гласно статистике Максвелла-Больцмана, число молекул А, имеющих энер-

гию Еi, определяется формулой: 

                                                    RT
E

i

i

e
Q
NN

−
= ,                                                               (II.17) 

где ∫
∞ −

=
0

RT
Ei

eQ  − сумма по состояниям поступательного движения молекул, 

N – общее число молекул А, равное zобщ.  

Для подсчета числа активных соударений разобьем молекулы А на 

группы и примем, что внутри каждой группы энергия молекул постоянна. 

Элементарный акт возможен лишь в том случае, когда энергия молекул А 

будет больше какой-то определенной пороговой величины Е∗. Число актив-

ных молекул, способных к химическому взаимодействию, можно подсчитать 

суммируя все группы молекул, в которых энергия будет больше Е∗: 

                                                    ∑
∞

∗
==

E
iактакт NNZ ,                                                (II.18) 

где Ni – число молекул В в i-й группе.  

Если в выражение (II.18) подставить Ni из  (II.17)  и заменить суммирование 

интегрированием, получим 

                                                    

∫

∫

∞

∞

−

∗

−

=

0
dE

dEz

RT
iE

RT
iE

e

e
z E

общ

акт   .                                        (II.19) 

Логарифмируя выражение (II.19), находим 

                                                
∗ Замена суммирования  интегрированием возможна ввиду близости энергетических уров-
ней поступательного движения. 
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                                ∫∫
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eezz
E

общa .                          (II.20) 

После дифференцирования (II.20) по Т получаем 
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При дифференцировании полагаем, что общz  практически не зависит от тем-

пературы и тогда .
T

ln общz
0=

∂

∂
    

Первый член, находящийся в скобах правой части в уравнении (II.21), 

есть средняя энергия активных молекул ( *E ), а второй член – средняя энер-

гия всех молекул А, находящихся в системе ( E ). Тогда 

                                                     ( )EE
RTdT

lnd az
−= ∗

2
1

 
.                                          (II.22) 

Разность ( )EE −∗  есть энергия активации. Таким образом, энергией активации 

называется минимальная избыточная энергия над средней, которую должны 

иметь молекулы, чтобы прореагировать при двойном соударении. В выводе 

уравнения (II.22) предполагается, что величины *E и E  не зависят от темпе-

ратуры. Интегрирование уравнения (II.22) приводит к следующему выраже-

нию: 

                                                     RT
E

a

a

ezz общ

−
= ,                                                           (II.23) 

где zобщ  – постоянная интегрирования. Она равна числу соударений при Еа = 

0, то есть общему числу соударений. Подставляя (II.23) в (II.15) получаем 
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                                    BA

a

BA
NN

MM
RTd RT

E

a ez
−









+

π
π=

1182 ,                        (II.24) 

здесь zа – число молекул А, прореагировавших за 1 с в 1см3. Скорость реак-

ции rА имеет размерность моль/л·с. Поэтому 

                                                          
1000
Ав

a
N

Arz =                                                             (II.25) 

 (NАв – число Авогадро). 

В кинетических исследованиях, как правило, концентрации реагентов 

выражают в моль/л. Тогда 

                                     
1000

АвNcN A
A = ;       

1000
АвNcN B

B = .                                            (II.26) 

Подстановка (II.25) и (II.26) в (II.24) приводит к следующему уравнению для 

скорости бимолекулярной реакции (rА = r): 

                                    BA

a

BA
ссN

MM
RTdr RT

E
Ав e

−








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π
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1000
1182                         (II.27) 

Обозначим 

                  0
2
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118 zN
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RTd Ав
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






+

π
π .                             (II.28) 

Как известно, скорость бимолекулярной реакции выражается уравнением: 

                                                        BAckcr = .                                                                   (II.29) 

Из сравнения  уравнений  (II.27) и (II.29) с учетом обозначений (II.28) полу-

чаем выражение для константы скорости бимолекулярной реакции: 

                                                           RT
Ea

ezk
−

= 0 ,                                                          (II.30) 

совпадающее с выражением константы скорости в уравнении Аррениуса 

(II.2). Таким образом, предэкспоненциальный множитель в уравнении Арре-



 
 

       53  

ниуса в теории активных соударений получает физическое истолкование. Он 

зависит от сечения соударений и средней скорости поступательного движе-

ния молекул. Согласно уравнениям (II.15) и (II.27) 

                                                        0z  = '
оz  

1000
NАв  .                                                    (II.31) 

Уравнение (II.28) показывает, что множитель 0z зависит от .T  Одна-

ко влияние температуры на скорость реакции, обусловленное членом RT
Ea

e
−

, 

на несколько порядков сильнее. Поэтому с достаточным приближением 

можно считать, что в узком температурном интервале 0z – величина посто-

янная, имеющая в среднем порядок 1011 лмоль−1с−1. 

В рамках теории Аррениуса энергия активации является эмпириче-

ской константой. Однако сопоставляя эмпирическое уравнение Аррениуса 

(II.2) и уравнение (II.30) и учитывая, согласно (II.28), зависимость 0z  от T , 

можно показать, что 

                                                        aE =
'
aE RT

2
1

+ ,                                                       (II.32) 

где  aE – величина, найденная из опыта,   '
aE  – величина, входящая в уравне-

ние (II.30). Однако учитывая то, что численное значение RT21 , как правило, 

находится в пределах погрешности измерений, можно полагать, что энергия 

активации есть величина постоянная. Несмотря на довольно грубые допуще-

ния,  принятые в теории активных соударений, результирующее уравнение 

теории (II.30) довольно хорошо согласуется с опытными данными. Причем 

согласование величин наблюдается не только для реакций в газовой фазе, но 

и для реакций в жидких растворах, к которым положения молекулярно-

кинетической теории газов неприменимы∗. Анализ обширного эксперимен-

тального материала показал, что по степени соответствия опытных значений 

                                                
∗ Более подробно вопрос о применении теории к жидкофазным реакциям будет рассмот-
рен позднее. 
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предэкспоненциального множителя теоретическому, реакции можно разде-

лить на три группы: «нормальные» реакции (
теорэксп

zz 00 ≈ ), «медленные» 

реакции ( экспz0  
< 

теор
z0 ), и «быстрые» реакции ( экспz0 > 

теор
z0 ). Для объяс-

нения расхождения теории с опытными данными было предложено в (II.30) 

ввести поправочный множитель Р (стерический фактор), в результате чего 

основное уравнение теории приняло следующий вид: 

                                                           RT
Ea

ePzk
−

= 0 .                                                         (II.33) 

Для «нормальных» реакций Р = 1, для «медленных» Р < 1 и, наконец, 

для «быстрых»  Р > 1. «Медленные»  реакции  можно объяснить тем, что при 

их протекании не всякое активное соударение приводит к образованию про-

дуктов, а только такое, в момент которого молекулы ориентированы друг к 

другу определенным образом, когда при соударении они «соприкасаются» 

своими функциональными группами. Протекание «быстрых» реакций обу-

словлено увеличением сечения соударений, что возможно, когда реагирую-

щими частицами являются противоположно заряженные ионы или свобод-

ные радикалы. Причиной «быстрых» реакций может быть также «гарпунный 

эффект». Он имеет, например, место при взаимодействии атомов калия с мо-

лекулой  Br2, для которого Р = 4,8 [3]. Если потенциал ионизации калия будет 

меньше, чем сродство к электрону молекулы Br2, то атом калия, как бы «вы-

брасывает» свой электрон на молекулу Br2. Возникающее при этом кулонов-

ское взаимодействие противоположно заряженных частиц приводит к росту 

сечения соударений (Р > 1).  

Рассматривая причины расхождения теории и эксперимента, нельзя не 

отметить несовершенство самой теории, в частности, то обстоятельство, что 

она не раскрывает механизм перехода энергии поступательного движения 

соударяющихся молекул в энергию их возбуждения (колебательную, враща-

тельную и электронную составляющие) и изменения вследствие этого сече-

ния соударения. 
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Согласно теории активных соударений необходимым условием эле-

ментарного акта является столкновение двух молекул. Такая ситуация на-

блюдается в большинстве реакций. Однако существуют мономолекулярные 

реакции (например, разложение сложных молекул, реакции изомеризации), 

протекание которых, на первый взгляд, не укладывается в рамки теории ак-

тивных соударений. Объяснение механизма мономолекулярных реакций с 

позиции теории активных соударений представляло собою задачу, имеющую 

большое теоретическое и практическое значение. Решению этой задачи по-

священы работы многих известных ученых: С. Хиншельвуда, Р. Маркуса, 

Косселя, Слетера и др. В основе всех этих работ лежит предложенная в 

1922г. схема Линдемана. Согласно реакции: 

                                                       А →k  Р                                                  (II.34)  

ей соответствует следующий механизм: 

                                              А + A                 A
∗ + A                                         (II.35)  

                                                   А∗ → 2k  P                                                  (II.36)  

где А* – частица реагента, обладающая избыточной энергией, равной или 

больше энергии активации.  

Появление возбужденной молекулы А* обусловлено двойным соударе-

нием с любой частицей: молекулой инертного газа (Ne, N2), с продуктом ре-

акции Р или с другой молекулой А. Применяя к схеме (II.35) – (II.36) метод 

квазистационарных концентраций получаем 

                                                           
21

2
21

kck
ckk

dt
dc

r
A

Ap
A +

==
−

 .                                     (II.37) 

В схеме предполагается, что дезактивация молекул по обратной реакции 

(II.35) протекает быстрее, чем их активация (k−1 >> k1) , тем не менее малая 

часть молекул А в квазистационарном состоянии находится в виде А*. Обра-

зование продукта Р происходит за счет тех молекул А*, которые еще не успе-

    k1 

      k–1 
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ли дезактивироваться. Для реакций в газовой фазе сА можно заменить про-

порциональной величиной – парциальным давлением – РА. Из уравнения 

(II.37) следует, что при низком давлении  k−1cA < k2 и реакция протекает по 

второму порядку: 

                                                        2
1 Ackr =  .                                                   (II.38)  

При высоких давлениях 

                                                           Ac
k

kkr
1

21

−
=  ,                                                            (II.39) 

реакция протекает по первому порядку. Причем в данном случае устанавли-

вается квазиравновесное состояние cK
k
k

=
−1

1 . 

 Схема Линдемана хорошо согласуется с опытными данными на качест-

венном уровне. Однако выявившееся значительное несовпадение следующих 

из теории и наблюдаемых значений давлений перехода от первого порядка ко 

второму, вызвало необходимость усовершенствования теории Линдемана, в 

частности, необходимость учета взаимопереходов между поступательной и 

колебательной энергией и ряда других факторов. 

Существенно, что создание теории мономолекулярных реакций спо-

собствовало развитию неравновесной кинетики. В случае сопоставимости k2 

и k−1cA кинетика перестает соответствовать Максвелл–Больцмановскому рас-

пределению А по различным энергетическим состояниям. В этих условиях 

нарушается пропорциональность ∗
Ac  и Ac , характерная для равновесной ки-

нетики.  

Таким образом, теория активных соударений имеет большое методо-

логическое и прикладное значение. С помощью простой модели двойных со-

ударений удается описать кинетику многих реакций, протекающих как в га-

зовой фазе, так и в жидких средах. Создание этой теории впервые показало, 

насколько плодотворно применение положений молекулярной физики к изу-

чению динамики химических превращений. В то же время данная теория  не 
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позволяет осуществить расчет стерического множителя в уравнении Арре-

ниуса. В рамках этой теории остается также открытым вопрос о теоретиче-

ском расчете энергии активации. Высокая научная значимость теории актив-

ных соударений определяется тем, что она является отправной научной кон-

цепцией для разработки более совершенных моделей элементарного акта.  

3. Теория активированного комплекса. Исходные положения  
Статистический аспект теории 

Теория имеет также другие названия: «метод переходного состоя-

ния» и «теория абсолютных скоростей реакций». Все названия равно-

значны, но каждое из них отражает разные стороны одной и той же пробле-

мы. Теория разработана в 1932–37 годах Г. Эйрингом, Е. Вигнером, Х. Пель-

цером и, независимо от них М. Эвансом и М. Поляни. 

Основная идея теории состоит в том, что при сближении молекул реа-

гентов элементарный акт происходит не мгновенно (в момент столкновения), 

а постепенно, «растянут» во времени и пространстве. Известно, что молеку-

лы представляют собою систему из заряженных частиц – ядер и движущихся 

в их поле электронов. По мере сближения реагирующих молекул силовое по-

ле одной молекулы начинает проявлять возмущающее действие на заряжен-

ные частицы, входящие в состав другой молекулы, что приводит к разрыхле-

нию (ослаблению) химических связей в исходных реагентах и постепенному 

формированию новых связей в образующихся продуктах. Этот процесс удоб-

но проследить на простейшем примере взаимодействии атома А и двухатом-

ной молекулы ВС: 

                              А + ВС → А…В…С → АВ + С                                       (II.40)      

Доказано, что взаимодействие с наименьшей затратой энергии осуще-

ствляется, если атомы А, В и С расположены на одной прямой линии, соеди-

няющей их центры. По мере приближения атома А к молекуле ВС, которая 

является ангармоническим осциллятором, потенциальная кривая молекулы 

будет деформироваться – глубина «потенциальной ямы» станет уменьшаться, 



 
 

       58  

а сама кривая начнет перемещаться вверх по оси ординат, на которой 

отложена потенциальная энергия (U). Эти изменения иллюстрирует рис.15.  

В процессе сближения частиц межъядерное расстояние ВС будет уве-

личиваться, а расстояние АВ – уменьшаться. Когда rBC cтанет близко к rAB, 

образуется промежуточная конфигурация [А..В..С], в которой связь ВС уже 

ослаблена, но еще полностью не разорвана, а связь АВ  уже начала образовы-

ваться. Такая конфигурация называется переходным состоянием (другое на-

звание – активированный комплекс). Между активированным комплексом и 

промежуточным соединением (интермедиатом)  существует принципиальное 

различие. Если в первом длины связей А…В  и  В…С  непрерывно изменя-

ются, то во втором – длины связей остаются в течение какого-то, пусть не-

значительного времени, постоянными. В результате этого имеется возмож-

ность выделения промежуточного соединения из реакционной системы. Для 

активированного комплекса такой возможности не существует.  

Рис.15. Изменение формы потенциальных кривых мо-
лекул ВС (1, 2) и АВ (4, 5) в ходе элементарного акта, 
3 – потенциальная кривая переходного состояния 

U 

Координата реакции 

3 

A….B….C# 

2 4 

AB   5 1    BC 
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Известно, что энергия молекулы состоит из поступательной (Епост), 

вращательной (Евр), колебательной (Екол) и электронной (Еэл) составляющих, 

между которыми возможны разнообразные переходы. В рассматриваемой 

теории предполагается, что при взаимодействии атома А и молекулы ВС со-

блюдается принцип адиабатности: по мере сближения А и ВС энергия посту-

пательного движения Епост переходит в так называемую «потенциальную» 

энергию системы, которая равна сумме  Екол + Евр + Еэл = Uвнутр, причем вели-

чина Епост + Uвнутр остается постоянной. Потенциальная энергия является 

функцией межатомных расстояний. 

              U=f (rAB, rBC).                                                 (II.41) 

Эту функцию можно изобразить поверхностью потенциальной энергии в 

системе трех декартовых координат: U, rAB и rBC.  

Форма потенциальной поверхности схематично изображена на рис.16.  

 

Поверхность расположена внутри куба, на передней  грани которого 

изображена потенциальная кривая молекулы ВС, на правой боковой грани – 

потенциальная кривая АВ. Пунктиром обозначена траектория движения фи-

гуративной точки системы АВС по поверхности потенциальной энергии. 

Расстояние В–С 

U 

Переходное состоя-
ние А..В..С 

Расстояние А–В 

Начальное состояние А+В–С Конечное состояние  А–В+С 

Изолированные атомы  А+В+С 

Путь с минимальной 
энергией 

* 

Рис.16. Трехмерная поверхность потенциальной кривой  
для системы из трех атомов А, В и С 
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Изображение поверхности потенциальной энергии можно получить на плос-

кости, пользуясь принятым в топографии методом горизонталей. Согласно 

этому методу поверхность рассекают равноудаленными горизонтальными 

плоскостями и проецируют контуры сечения на плоскость (на нижнюю грань 

куба, рис.16). 

Карта поверхности потенциальной энергии показана на рис.17. На карте 

можно видеть две «долины», соответствующие молекулам ВС и АВ, «плато» 

в правой верхней части рисунка и крутой «откос» - в левой нижней части. 

 
Рис.17. Поверхность потенциальной энергии для системы А…..В…..С 
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Любая фигуративная точка (О) на поверхности потенциальной энергии 

характеризует энергетическое состояние и геометрическую конфигурацию 

системы из трех атомов А, В и С. В ходе элементарного акта фигуративная 

точка перемещается по поверхности потенциальной энергии. Очевидно, что 

реакция осуществляется по пути, соответствующему минимальным энерге-

тическим затратам. Этот путь (траектория движения фигуративной точки) 

отмечен пунктиром на карте поверхности потенциальной энергии. 

Если поверхность потенциальной энергии разрезать по траектории наиболее 

энергетически выгодного движения фигуративной точки (из одной «долины» 

в другую через «перевал»), то получим разрез, представляющий собою энер-

гетический профиль реакции (рис. 18).  

На оси абсцисс (рис.18) отло-

жена так называемая координа-

та реакции, которая представ-

ляет собой проекцию на плос-

кости (рис.17) траектории дви-

жения фигуративной точки. На 

оси ординат (рис.18) отложена 

потенциальная энергия систе-

мы. Максимум на кривой соот-

ветствует энергии активиро-

ванного комплекса (АК). Раз-

ность между энергией активи-

рованного комплекса и энергией  исходной системы (А + ВС) соответствует 

энергии активации реакции в прямом направлении – ЕА. Разность между 

энергией активированного комплекса и энергией продуктов (АВ + С) равна 

энергии активации обратной реакции Е'A. Разность   Е'A – ЕА = ∆H – тепловой 

эффект реакции. 

Значение потенциальной энергии системы и энергии активации реак-

ции можно рассчитать, решив уравнение Шредингера. В данном случае ре-

E'A 

∆U 

δ 

EA 

U 

Координата реакции 

AB+C A+BC 

Рис.18. Энергетический профиль реакции: 
Еа – энергия активации прямой реакции, 
E'A– энергия активации обратной реакции 
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шение  производят для системы из трех атомов: А, В и С. Однако такой рас-

чет возможен и в более сложных случаях. Сегодня, благодаря применению 

современных мощных компьютеров и комплекса усовершенствованных про-

грамм, удалось построить полные поверхности потенциальной энергии и оце-

нить энергии активации многих одностадийных реакций в газовой фазе. Тео-

ретический расчет энергий активации жидкофазных реакций связан с необ-

ходимостью учета влияния молекул растворителя,  что является трудной и 

пока еще нерешенной задачей.  Поэтому, несмотря на значительные успехи 

квантовой химии, на сегодняшний день результаты теоретических расчетов 

энергии активации нуждаются в обязательной корректировке и сопоставле-

нии с результатами экспериментального определения. 

Таким образом, первая задача, которая решается в теории активиро-

ванного комплекса (ТАК), состоит в определении энергии активации. Вторая 

задача заключается в выводе уравнения, связывающего энергию активации с 

константой скорости. Вывод базируется на следующих допущениях: 

1) Перемещение активированного комплекса (АК) вдоль координаты реакции 

происходит односторонне – только в направлении перехода в продукты; 

2) движение АК отождествляется с одномерным поступательным движением, 

причем одна из степеней свободы колебательного движения АК вырождается 

в одну степень свободы поступательного движения вдоль координаты реак-

ции; 

3) реакция между А и ВС происходит по схеме:   

 

                                А + ВС          А…В…С          АВ + С                             (II.42)     

В первой стадии, которая протекает быстро, устанавливается равнове-

сие между АК и исходными частицами. Вторая стадия – превращение АК в 

продукты – является лимитирующей. 

k2 Kc 

   I    II 
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Для решения поставленной задачи используем ряд уравнений и поло-

жений статистической термодинамики, известных из курсов физической хи-

мии и физики. 

1. Сумма по состояниям одномерного поступательного движения 

                                                  δ






 π
=

21

21
2

h
mkTQ n .                                    (II.43) 

2. Свойство мультипликативности сумм по состояниям активированного 

комплекса: 

                                                  
≠

−
≠≠ ⋅= 1313 nпостn QQQ ,                                       (II.44) 

где n – число атомов в АК. 3n – общее число степеней свободы АК. Знак ≠ – 

обозначает активированный комплекс. 

3. Средняя арифметическая скорость одномерного поступательного движе-

ния: 

                                              m
kTU
π

=
2

.                                                (II.45) 

4. Выражение, связывающее константу равновесия стадии I с молекулярными 

суммами по состояниям: 

                              
RT

H
Ав

BCA
e

p
RTN

QQ
QKс

0
0

0

∆
−≠

≠










= ,                                  (II.46) 

где  0
0H∆  – гипотетический тепловой эффект стадии I образования АК при 

температуре 00 К, р0 – стандартное давление (1атм). 

К этим уравнениям добавим выведенное нами ранее выражение, связы-

вающие константу скорости мономолекулярной реакции со средним време-

нем жизни частиц: 

                                                   τ
=

1
2k ,                                                   (II.47) 

где k2 – константа скорости стадии распада активированного комплекса. 

Используя квазиравновесное приближение, выразим скорость бимоле-

кулярной реакции между А и ВС, протекающей по схеме (II.42): 
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                                            BAccc сKkkr ≠≠ == 22 ,                                   (II.48) 
где         

BCA
с cc

cK
≠

≠ = ;             kKk c =2 ,                                    (II.49) 

k – константа скорости бимолекулярной реакции. Подставив в (II.49) выра-

жения (II.47), (II.46) и (II.44) получим 

                                     
RT
H

АВ

BCA

nпост e
p

RTN
QQ

QQk

0
0

0
131

∆
−≠

−
≠










⋅
⋅=

τ
.                    (II.50) 

 Выразим ≠
постQ   по формуле (II.43): 

                                       
RT

H
АВ

BCA

n e
p

RTN
QQ

Q
h
kmk

0
0

0
13

2
2

∆
−≠

−









τπ
=

τ
δ

                 (II.51) 

и учтем, что δ/τ есть скорость движения АК по координате реакции (δ – уча-

сток пути АК вблизи вершины потенциального барьера на рис.18).  Согласно 

(II.45) 

m
kT
π

=
τ
δ

2
. 

Подстановка (II.52) в (II.51) и последующие элементарные алгебраические 

преобразования приводят к следующему выражению: 

                                   
RT

H
АВ

BCA

n e
p

RTN
QQ

Q
h

kTk

0
0

0
13

∆
−≠

−










= .                               (II.53) 

Согласно  уравнению  (II.53)  константа скорости k имеет размерность 

л·моль–1·с–1, если размерность R – л–ат(моль·К),  р0 – атм., размерность мно-

жителя (NART/p0) – л/моль, суммы по состояниям Q≠, QA и QBC – величины 

безразмерные, отнесенные к одному молю идеального газа.  

В учебной литературе обычно сумму по состояниям относят к одной 

молекуле и к единице объема: 

(II.52) 



 
 

       65  

                                                      
АвN

p
RT

Qq









=

0

 .                                         (II.54) 

Тогда выражение для константы скорости приобретает следующий вид: 

                                            RT
H

BCA

n e
qq

q
h

kTk

0

13
∆

−≠
−=  .                                      (II.55) 

Формальный анализ выражения (II.55) без учета соотношения (II.54) 

может привести к ошибочному заключению, что k имеет размерность с–1. В 

действительности, в обоих выражениях (II.53 и II.55) k имеет одинаковую 

размерность, соответствующую бимолекулярной реакции.  

Уравнения (II.53), (II.55) справедливы, когда в ходе элементарного акта 

соблюдается принцип адиабатности. Таких реакций большинство. В случае 

достаточно редких неадиабатических реакций АК при своем движении мо-

жет переходить с одной потенциальной поверхности на другую, что будет 

сопровождаться его распадом до момента преодоления энергетического 

барьера.  Это обстоятельство учитывается путем введения в уравнение (II.53) 

поправочного коэффициента  χ < 1, называемого трансмиссионным коэффи-

циентом. К числу неадиабатических реакций (χ < 1) относятся такие, которые 

протекают с изменением суммарного спина реагирующих частиц. Например, 

в реакции: 

СО + О = СО2 

суммарный спин СО S = 0 (валентно-насыщенная частица), а для О S = 1 (два 

неспаренных электрона на рх и ру атомных орбиталях), для валентно-

насыщенной молекулы СО2  S = 0. Протекание таких реакций противоречит 

правилу спинового запрета Вигнера. Преодоление этого запрета требует до-

полнительных энергозатрат и снижает скорость реакции, что и учитывается 

коэффициентом χ < 1. В рассмотренном случае значение χ достигает 10–5. 

Уравнения (II.53) – (II.55)  отражают так называемый статистический 

аспект теории активированного комплекса. Ценность их прежде всего в том, 
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что они открывают возможность теоретического расчета скорости реакции 

по известным молекулярным параметрам: межатомным расстояниям, часто-

там нормальных колебаний и др. Поэтому теория  получила название теории 

абсолютных скоростей реакций. Практическое использование уравнений 

ТАК сопряжено со значительными трудностями. Они возникают при опреде-

лении суммы по состояниям АК, который, как известно, непрерывно меняет 

свою конфигурацию. Следует еще добавить, что уравнения теории выведены 

для идеального газа. В случае реакций в реальном газе или в жидком раство-

ре необходим учет межмолекулярных взаимодействий. Для этого в уравне-

ниях ТАК суммы по состояниям молекул Q≠, QA, QBC (статистика Больцмана) 

заменяются суммами по состояниям системы Z≠, ZA, ZBC (статистика Гиббса), 

расчет последних сопряжен со значительными, часто непреодолимыми труд-

ностями, которые вызваны определением так называемых конфигура-

ционных интегралов. Тем не менее в связи с быстрым развитием квантовой 

химии, компьютерной техники и вычислительной математики расчеты абсо-

лютных скоростей реакций по уравнениям теории активированного комплек-

са имеют значительные перспективы. 

4. Термодинамический аспект теории активированного комплекса  
Энтропия активации. Компенсационный эффект 

 Значительный интерес с точки зрения практического использования 

представляет уравнение, отражающее так называемый термодинамический 

аспект теории. 

Сравнение (II.53) с (II.46) показывает, что с точностью до Q1пост величи-

ну 
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можно считать равной константе равновесия стадии образования АК . То-

гда 
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≠= cK
h

kTk .                                                   (II.56) 

Здесь ≠
cK  – отнесена ко второму стандартному состоянию, поскольку в хи-

мической кинетике, как правило, принято выражать концентрации в моль/л.  

Из термодинамики известно, что mAKRT c ∆−=≠ln , где mA∆ – энергия 

Гельмгольца, 
 

mmm STUA ∆−∆=∆  тогда 

                                               
RT

STU
RT
A

c eeK

≠≠≠ ∆+∆−∆
−≠ == .                         (II.57) 

После подстановки (II.57) в (II.56) получаем: 

                                                
RT
U

R
S cc

ee
h

kTk

≠≠ ∆
−

∆

=                                          (II.58)       

Здесь ≠∆ cS  – изменение энтропии при образовании активированного ком-

плекса (энтропия активации), ≠∆ cU  – тепловой эффект стадии образования 

активированного комплекса при постоянном объеме. ≠∆ cS  и ≠∆ cU  отнесены 

ко второму стандартному состоянию, как и Кс. Уравнение (II.58) выведено 

для идеального газа. Однако оно может быть применено и к реакциям в жид-

ких средах, поскольку в последнем случае ≠≠ ∆≈∆ HU , и ≠≠ ∆≈∆ GA , так как 

VPHU ∆−∆=∆ , а V∆ ≈ 0. Отметим, что уравнения (II.56) и (II.58) получены 

в  допущении, что активированный комплекс условно можно рассматривать 

как относительно стабильную молекулу. Уравнения (II.56) – (II.58) получили 

названия уравнений Эйринга.  

Чтобы привести уравнение (II.58) к виду, более удобному для практиче-

ского использования, его преобразуют с целью замены ≠∆U  на энергию ак-

тивации Еа, величину легко определяемую из опытных данных. Для этого 

уравнение (II.56) логарифмируют и берут производные по температуре: 

                                               dT
Klnd

Tdt
klnd c

≠
+=

1 .                                        (II.59)           
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Используя  уравнения Аррениуса и изохоры химической реакции (II.1), по-

лучают 

                                                     22
1

RT
U

TRT
Ea

≠∆
+= .                                        (II.60) 

Откуда                       

                 RTEU a −=∆ ≠ .                                        (II.61)        

После подстановки  (II.61) в (II.58) имеем 

                                            
RT
E

R
S a

eee
h

kTk
−

∆
−

≠

=  .                                        (II.62) 

Полезно отметить, что величина RT в (II.61), равная приблизительно 

2,5 кДж/моль, находится в пределах погрешности измерения Ea. Ea  в среднем 

равна 50-200 кДж/моль. Тем не менее, пренебрежение величиной RT приво-

дит к исчезновению сомножителя e в уравнении (II.62) и вызывает снижение 

константы скорости в 2,7 раза, что находится далеко за пределами погрешно-

сти измерения этой величины. 

Запись уравнения (II.62) без члена e во многих учебных изданиях, по-

видимому, можно мотивировать тем, что это уравнение практически не при-

меняется для вычисления константы скорости  k, которая обычно рассчиты-

вается из опытных данных по уравнениям формальной кинетики. 

Уравнение Эйринга (II.62) интересно тем, что оно позволяет опреде-

лить из опытных данных энтропию активации ≠∆S  и оценить величину сте-

рического фактора в уравнении ТАС. Если уравнение (II.62) сопоставить с 

уравнением Аррениуса: 

                                           
RT
Ea

ekk
−

= 0 ,                                                (II.63), 

то нетрудно видеть, что 

                                                    R
S

eek
h

kT
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=0 ,                                             (II.64) 
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откуда 

                                         





 −−=∆ ≠ 10 h

kTlnklnRS .                                     (II.65)      

Это выражение применяют как к газофазным, так и к жидкофазным реакци-

ям. Напомним, что предэкспоненту k0 определяют из опытных данных по от-

резку, отсекаемому на оси ординат прямой в координатах lnk – 1/T.  Рассчи-

танные величины ≠∆S  дают некоторую возможность для сравнительной 

оценки структуры переходного состояния и заключений о ее  изменении под 

влиянием природы реагентов и свойств растворителя.  

Если уравнение (II.62)  прологарифмировать, то после несложных пре-

образований можно получить новое выражение для энтропии активации: 

                                    T
ER

h
kTlnRklnRS a+−−=∆ ≠ ,                                    (II.66)              

здесь k (константа скорости) и Еа (энергия активации) определяются из 

опытных данных.  

Уравнение (II.66) описывает так называемый компенсационный эф-

фект. Он проявляется в линейной зависимости энтропии активации от энер-

гии активации в различных реакциях, 

проведенных при постоянной температу-

ре (рис.19). Обнаружению и обсуждению 

компенсационного эффекта посвящено 

значительное количество работ по хими-

ческой кинетике.  Наличие такого эффек-

та иногда трактуется как доказательство 

протекания реакций через переходные 

состояния однотипной конфигурации. Однако анализ уравнения (II.66) пока-

зывает, что линейная зависимость ≠∆S  и Еа обусловлена скорее видом само-

го уравнения, чем каким-либо иным фактором [4,34]. 

Действительно, строго линейное изменение ≠∆S  с изменением Еа, как 

показывает уравнение (II.66),  возможно только в том случае, когда констан-

A 

Рис.19. График компенсацион-
ной зависимости 

∆S# 

Ea 
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та скорости в разных реакциях остается величиной постоянной. Тогда сумма 

R
h

kTlnRklnR −−  будет равна отрезку А, отсекаемому прямой на оси орди-

нат (рис.19), а тангенс угла наклона прямой к оси абсцисс равен 1/T.  График 

компенсационной зависимости обычно получают для так называемых реак-

ционных (изокинетических) серий, в которые входят, например, разные ре-

акции с участием членов одного гомологического ряда, или одна реакция, 

протекающая в разных растворителях или в присутствии разных катализато-

ров [5].  Поскольку величина k стоит в уравнении (II.66) под знаком лога-

рифма, а член – R
h

kTlnR −  (∼250 кДж/моль), как правило, значительно пре-

восходит величину klnR  можно показать, что изменение k в пределах от 0,03 

до 30 л⋅моль–1⋅с–1 (т.е. на три порядка) не приведет к заметному искажению 

линейной зависимости. 

В свете вышеизложенного, можно считать, что к интерпретации изоки-

нетических графиков следует относиться с большой осторожностью, по-

скольку на одной и той же прямой могут оказаться точки ( ≠∆S и  Еа) и для 

других реакций, не относящихся к реакционной серии.  

5. Взаимосвязь теорий активных соударений и  
активированного комплекса 

Представляет интерес сопоставить уравнения теории активных соударе-

ний (ТАС) и теории активированного комплекса (ТАК). С этой целью рас-

смотрим реакцию между атомами: 

                                                 А + В  ↔  [АВ]≠ → С  

Согласно ТАК константу скорости этой реакции выразим по уравнению 

,k
qq

q
h

kTk RT
H

RT
H

BA

n ee
00

0
13

∆
−

∆
−≠

− == . 

где суммы по состояниям (q) отнесены к одной молекуле (атому) и к единице 

объема (l3 = 1).  Единственная степень свободы колебательного движения АК 

(II.55) 
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(двухатомной частицы АВ) перешла в степень свободы поступательного 

движения вдоль координаты реакции, что привело к появлению члена kT/h  в 

уравнении (II.55). Оставшаяся сумма по состояниям АК выразится так: 

≠≠≠
− ⋅= врпостn qqq 13 ,

 
 

где                      

 ( ) 23
23

2
2

BAпост mm
h
kTq +⋅






 π

=≠ ,                                  (II.67)                                   

                                          ( )2
2

28
BAвр rrm

h
kTq +

π
= ∗≠ .                                             (II.68) 

Атомы А и В совершают только поступательное движение вдоль трех коор-

динат: 

                                      23
23

2
2

AA m
h
kTq ⋅






 π

= ,                                         (II.69) 

                                      23
23

2
2

BB m
h
kTq ⋅






 π

= .                                       (II.70) 

После подстановки (II.67) – (II.70) в (II.55) и последующих алгебраических 

преобразований получаем следующее выражение для предэкспоненциально-

го множителя: 

                                     ( ) ∗π
+π=

m
kTrrk BA

82
0  ,                                      (II.71) 

здесь 
BA

BA
mm
mmm

+
⋅

=∗  - приведенная масса активированного комплекса, 









+=∗

BA mmm
111 , drr BA =+  - газокинетический диаметр. 

Используя известные соотношения:  
АвN

Rk = ,  
АвN

Mm =  (М – молекулярная 

масса), приведем формулу (II.71) к следующему виду: 
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







+

π
π=

BA MM
RTdk 1182

0 , 

полностью совпадающему с выражением нормального фактора соударений в 

теории активных соударений (II.15/). Заметим, что величина k0 в (II.55) имеет 

размерность см3⋅с–1 (или м3⋅с–1 в системе СИ).  Отсюда размерность величины 

10000
АвNk  будет л⋅моль–1с–1 – что соответствует размерности предэкспоненци-

ального множителя в уравнении ТАС (II.28) Траутца–Льюиса. 

Аналогичные преобразования уравнения (ТАК) для реакции между мно-

гоатомными молекулами приводят к выражениям предэкспоненты, не полно-

стью совпадающим с теорией ТАС: 

                                       
5

00 









==

≠

вращ
кол

q
q'z

qq
q

h
kTk

BA
.                              (II.72) 

Причем 
5












вращ

кол
q
q

≈ 10–5 – 10–10 [7].  Здесь qкол  и  qвращ – колебательная и вра-

щательная суммы по состояниям, приходящиеся на одну степень свободы 

соответствующего движения. При этом условно полагают, что qкол  и  qвращ  

одинаковы для разных молекул. 

Сравнение выражений для предэкспоненциального множителя в урав-

нениях ТАК с ТАС позволяет установить связь стерического фактора в ТАС 

с энтропией активации. Согласно уравнению Эйринга (ТАК) предэкспонен-

циальный множитель: 

         R
S

ee
h

kTk

≠∆

=0 .                                                   

По ТАС данная величина выражается как 

 00 Pzk = .                                                         

Приравнивая (II.62) к (II.33), получаем 
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                                                R
S

e
e

z
h

kT

P

≠∆

=
0

.                                                (II.73) 

Размерность числителя и знаменателя в (II.73) должна быть одинакова - 

л⋅моль–1⋅с–1, численные значения – разные: hkT ≈ 1013,  0z  ≈ 1011, отсюда Р≈ 

102⋅ RSe
≠∆ . Значение ≠∆S  колеблется в широких пределах: ориентировочно 

от -150 до +150 дж/(моль⋅К). В связи с этим и интервал колебаний стериче-

ского множителя очень велик: от 105 до 10–5 и шире.  

Порядок величины Р можно также оценить из уравнения (II.72), со-

гласно которому 

.
q
qP
вращ

кол 105
5

1010 −− −≈









=  

Рассмотренные нами теории элементарного акта ТАС и ТАК разрабо-

таны более семидесяти лет тому назад. Как мы убедились, обе теории пред-

ставляют собой весьма условные модели протеканий реальных процессов и 

базируются на ряде упрощающих допущений. Среди них, прежде всего, надо 

назвать представление молекул в виде жестких шаров, имеющих строго оп-

ределенные размеры в ТАС, и отождествление переходного состояния с от-

носительно стабильной молекулой в ТАК. Последнее допущение позволяет 

рассматривать элементарный акт как последовательную двухстадийную ре-

акцию и применять к математическому описанию ее скорости метод квази-

равновесных концентраций (см. выше). Есть ряд других, менее значимых, 

допущений, на которых мы не будем останавливаться.  

Несмотря на отмеченные недостатки, обе теории до сих пор широко 

используются для интерпретации результатов кинетических исследований. 

Других, более удачных теоретических концепций  на сегодняшний день не-

известно. Развитие науки в данном случае пошло не по пути ревизии исход-

ных постулатов, а по линии усовершенствования существующего теоретиче-
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ского аппарата. Так, в 30-е, 40-е и даже в 50-е годы XX века квантово–хими-

ческие расчеты потенциальной поверхности молекул и энергии активации 

были практически невозможны. В настоящее время это повседневная реаль-

ность [6]. Попытки описания кинетики мономолекулярных реакций с пози-

ций ТАС явились толчком к созданию неравновесной кинетики. Плодотвор-

ность основных идей, заложенных в обе теории, подтверждается их генети-

ческой общностью: ТАК является логическим  развитием ТАС. 

      Несмотря на различие исходных положений, обе теории дают совпадаю-

щие  выражения для величины предэкспоненциального множителя, которые 

соответствуют опытным данным.  

Несмотря на отмеченные недостатки и экспериментальные трудности в 

изучении строения переходного состояния, теория активированного ком-

плекса позволяет правильно объяснить и полуколичественно предсказать 

многочисленные закономерности кинетики химических реакций. В связи с 

этим в настоящее время обсуждение экспериментального материала произ-

водят преимущественно на основе этой теории. 

6.  Причины и источники активации 
Квантово-химические «правила запрета» 

      Основой  рассмотренных  выше  теорий элементарного акта является 

предположение о том, что к химическому взаимодействию способны лишь 

возбужденные  молекулы,  энергия  которых выше средней (энергия актива-

ции). В  теории  активных  соударений  существование  возбужденных  моле-

кул является  естественным  следствием Максвелл-Больцмановского распре-

деления по энергии поступательного движения. В теории активированного 

комплекса  предполагается переход поступательной энергии  в другие виды 

(колебательную, вращательную и электронную), который происходит при 

сближении молекул. В связи с этим кратко остановимся на вопросе об источ-

никах активации. 
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       Первым таким источником является термическая «активация», обуслов-

ленная возбуждением молекул при их столкновении за счет перехода посту-

пательной энергии в другие виды.  

Вторым источником активации являются энергетические взаимодейст-

вия молекул с элементарными частицами (обычно с электронами) или с фо-

тонами различных электромагнитных излучений в диапазоне от инфракрас-

ных до γ – лучей. Изучению этих видов активации посвящены отдельные 

разделы химической кинетики – плазмохимия,  фото–  и  радиационная хи-

мия, которые в настоящее время оформились в самостоятельные научные 

дисциплины. 

Третий источник активации связан с воздействием на молекулы реаген-

тов электрического поля. Такая активация проявляется в электрохимических 

реакциях. Она изучается электрохимической кинетикой, которая также явля-

ется самостоятельной научной дисциплиной. 

Особую группу энергетических влияний на реакционную систему со-

ставляют воздействия магнитным полем (магнетохимия), звуковыми колеба-

ниями (сонмохимия) и диспергирующими устройствами (механохимия). 

Предсказать величину энергии активации в настоящее время удается путем 

квантово-химических расчетов поверхности потенциальной энергии [6]. Од-

нако эти  расчеты сопряжены со значительными техническими трудностями 

и не всегда осуществимы. Наряду с точными квантово-химическими расче-

тами имеют распространение методы  сравнительной  оценки энергии  акти-

вации и предсказания возможности протекания реакций по известным кван-

тово-химическим характеристикам реагентов. Применение этих методов ог-

раничено определенными классами реакций.  Эти методы получили распро-

странение под названием «правила запретов»: 

– первое из них – правило запрета по спину Вигнера-Витмера. Оно было 

кратко рассмотрено выше при обосновании введения трансмиссионного ко-

эффициента в уравнения теории активированного комплекса; 
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– второе правило Вигнера-Витмера регламентирует необходимость со-

хранения в ходе реакции орбитальных моментов реагентов. Реакция будет 

запрещена по орбитальному моменту, если среди возможных орбитальных 

состояний продуктов реакции нет состояния, совпадающего с одним из орби-

тальных состояний исходных веществ. Это правило применимо для реакций, 

в ходе которых сохраняется осевая симметрия, то есть когда атомы реаги-

рующих молекул остаются по одной линии и образуются только линейные 

молекулы.  

Так, реакция 

                                            О + О → О2 

разрешена по орбитальному моменту поскольку орбитальный момент О ра-

вен 1 (два неспаренных электрона по одному  на  рх и на  ру орбиталях с  l = 

1), а орбитальный момент О2 может иметь величину λ = 2,1 и 0. 

В 1965 г. Р. Вудвортом и Р. Хоффманом было сформулировано правило 

запрета по орбитальной симметрии. Согласно этому правилу, если занятые 

молекулярные орбитали (МО) исходных веществ имеют одинаковую сим-

метрию с занятыми МО продуктов, то реакция считается разрешенной и про-

текает практически с нулевой энергией активации. Если же занятые МО ис-

ходных реагентов соответствуют или коррелируют с незанятыми МО про-

дуктов, реакция запрещена. 

Правила запрета не имеют категорического характера. Они устанавли-

вают лишь тот факт, что «запрещенные» реакции должны иметь очень высо-

кую энергию активации. Эта энергия необходима для того, чтобы преодолеть 

квантово-химические запреты: изменить спиновое состояние, суммарные ор-

битальные моменты или симметрию молекулярных орбиталей.  Нередко ре-

акции, запрещенные по спину, орбитальному моменту  или по симметрии 

МО, протекают по иному механизму. Так, реакция 

Н2 + I2 = 2НI 
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протекает из-за запрета по орбитальной симметрии не через циклический ак-

тивированный комплекс, а через стадии термической диссоциации: 

I2 = I* + I* 

и далее по цепному механизму: 

I2 + H2 = НI + H 

H + I2 = НI + I  и т.д  

Таким образом, правила запрета не являются универсальными, их при-

менение ограничено отдельными типами реакций. Тем не менее, там, где это 

возможно, они позволяют произвести предварительную оценку ожидаемой 

скорости химических взаимодействий. 

Глава III. Кинетика реакций в жидких средах 

Из всего многообразия сложных химических реакций кратко остановим-

ся только на двух наиболее распространенных видах: реакциях в жидких сре-

дах и каталитических реакциях.  

1. Особенности кинетики жидкофазных реакций. Клеточный эффект 
Сольватация. Электростатические взаимодействия 

В жидких средах  могут протекать как многостадийные, так и односта-

дийные реакции. Если строго придерживаться принятой нами классифика-

ции, последние нельзя относить к сложным. Однако любая классификация 

условна. Протекание одностадийных реакций в растворах осложнено разно-

образными взаимодействиями между молекулами реагентов и молекулами 

растворителя. Это проявляется в усложнении механизма элементарного акта. 

С этой точки зрения одностадийные реакции в растворах также  можно отне-

сти к сложным.  

Расстояние между молекулами и скорости их поступательного движения 

в жидких средах будут значительно ниже, чем в газах. Расчет показывает,  

что Максвелл-Больцмановское распределение молекул в жидкой фазе уста-
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навливается быстрее, чем в газовой.  Поэтому можно ожидать, что основные 

положения и уравнения теории элементарных актов (ТАС и ТАК) могут быть 

применены к кинетике жидкофазных реакций. Еще Мелвин–Хьюз в 20–е го-

ды ХХ в. на примере 200 разнообразных бимолекулярных реакций в жидких 

растворах показал, что экспериментальное значение предэкспоненциального 

множителя Z0 в этих реакциях имеет порядок 10–11 л⋅моль–1⋅с–1, что совпадает 

с величиной Z0 для реакций в газовой фазе [8]. Отклонения от средней вели-

чины так же,  как и в случае газофазных реакций, объясняются в рамках 

представления о стерическом факторе (Р).  Это, на первый взгляд, удиви-

тельное совпадение можно качественно объяснить тем, что эффект, вызван-

ный высокой скоростью движения легких молекул в газовой фазе, элимини-

руется их сравнительно малым газокинетическим диаметром. В то же время 

малая скорость движения сольватированных молекул в жидких средах, ком-

пенсируется их более высоким сечением соударения [9].  

Количественное объяснение вышеуказанному фактору можно получить, 

исходя из законов диффузии и представления о клеточном эффекте. Теория 

клеточного эффекта была предложена Дж. Франком и Е. Рабиновичем. На 

основании этой теории удалось объяснить протекание би- и мономолекуляр-

ных реакций в жидкой среде. В жидкой среде молекулы реагентов сталкива-

ются не только между собой, но и с молекулами растворителя, которые обра-

зуют квазикристаллическую структуру. Каждый отдельный элемент этой 

структуры образует «клетку».  Для того чтобы произошел элементарный акт, 

молекулы реагентов должны продиффундировать внутрь клетки через слой 

растворителя и образовать так называемую «диффузионную пару». Внутри 

«клетки» растворителя молекулы диффузионной пары совершают колебания. 

Если считать колебания гармоническими и использовать уравнения больцма-

новского распределения молекул по колебательной энергии [10], можно оп-

ределить частоту этих колебаний: 

                                              
21

2
3









π
=ν ∗m

kT
a ,                                               (III.1)        
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где а – средняя амплитуда колебаний; m∗ - приведенная масса молекул реа-

гентов.  

Для того чтобы колебание привело к образованию продукта, его ам-

плитуда должна стать больше некой величины 
'а , чему соответствуют энер-

гия '
νE , большая средней, и частота : 

                                                                                                               

 

При частоте v′ и энергии '
νE  колебание переходит в ангармоническое, и про-

дукт реакции может «выскочить» из «клетки» растворителя. При этом ско-

рость диффузионного проникновения молекул внутрь «клетки» будет равна 

скорости диффузии продуктов из клетки. Преобразуя уравнение (III.2) с уче-

том законов диффузии, можно получить выражение для предэкспоненциаль-

ного множителя в уравнении Аррениуса: 

                                           ∗π

π
=

m
kT

a
dZ AB

ж
26  ,                                           (III.3) 

которое с точностью до коэффициента (6√8)/а совпадает с выражением '
оz  в 

теории активных соударений: 

                                             '
оz ∗π

π=
m
kTd 82

 .                                              

Развитые представления справедливы, когда протекание элементарного акта 

лимитируется процессами диффузии реагентов в клетку растворителя. Вве-

дение в теорию активных соударений эмпирического коэффициента – стери-

ческого множителя Р, который для реакций в растворах изменяется в очень 

большом диапазоне от 105 до 10–5, резко сужает границы достоверности этой 

теории, ограничивая их только сравнительно небольшим числом реакций, в 

которых величина стерического множителя колеблется не больше, чем в пре-

делах одного порядка. 

ν>′v  

RT
Ev

evv
′

−
=′ . 

(III.2) 
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Помимо клеточного эффекта на скорость реакций в жидких растворах 

существенное влияние оказывает ряд других факторов. Из их числа основ-

ными являются специфическая и неспецифическая сольватация, электроста-

тические взаимодействия реагентов и каталитическое влияние растворителя. 

Специфическая сольватация обусловлена донорно-акцепторными взаи-

модействиями между молекулами реагентов и растворителя. Эти взаимодей-

ствия можно рассматривать как гетеролитические химические реакции, в ре-

зультате которых образуются относительно устойчивые продукты – сольва-

токомплексы. Если в реакциях участвуют ионы металлов, то сольватоком-

плексы являются обычными комплексными соединениями (если раствори-

тель – вода, аквокомплексы). При специфической сольватации проявляются 

близкодействующие силы, обладающие свойством ненасыщаемости. Состав 

сольватокомплексов определяется координационным числом (число молекул 

растворителя, входящих в ближнее окружение молекул реагента). Специфи-

ческая сольватация приводит к изменению стехиометрического механизма 

реакции, к включению в него новых элементарных стадий образования и раз-

рушения сольватокомплексов. Реакции комплексообразования относятся к 

быстрым, в результате их протекания устанавливается равновесие между мо-

лекулами растворителя и реагента. Поэтому при создании кинетических мо-

делей часто используется квазиравновесное приближение. Подробнее влия-

ние специфической сольватации рассмотрено в специальной главе. 

Неспецифическая сольватация обусловлена проявлением Ван-дер-

Ваальсовых сил межмолекулярного взаимодействия. Существует три вида 

такого взаимодействия: ориентационное (эффект Кеезома), индукционное 

(эффект Дебая) и дисперсионное (эффект Лондона). Все эти взаимодейст-

вия обусловлены электростатическим притяжением диполей. В случае ори-

ентационного эффекта происходит взаимодействие постоянных диполей, су-

ществующих в полярных молекулах реагентов и растворителя. Индукцион-

ный эффект наблюдается, когда электрическое поле одной молекулы инду-

цирует поляризацию второй молекулы, вызывая тем самым появление в ней  
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наведенного диполя. Дисперсионное взаимодействие вызвано электростати-

ческим притяжением мгновенных диполей, которые возникают за счет флук-

туаций электронной плотности. Такое взаимодействие возможно как в по-

лярных, так и в неполярных молекулах. 

Силы межмолекулярного взаимодействия не обладают свойством насы-

щаемости и могут проявляться на расстояниях за пределами ближнего окру-

жения молекул. В связи с этим принято различать ближнюю (специфиче-

скую) и дальнюю (неспецифическую) сольватацию. Если энергия ближней 

сольватации близка к энергии донорно–акцепторной химической связи, то 

энергия дальней сольватации на порядок ниже. 

Неспецифическая сольватация (в отличие от специфической) не подчи-

няется законам стехиометрии и не меняет характер и последовательность 

элементарных стадий. Ее влияние на скорость реакции, как будет показано 

ниже, проявляется в изменении энергетических и энтропийных характери-

стик переходного состояния. 

По предложению Г.М. Панченкова  и  В.П. Лебедева, химические реак-

ции в растворах в зависимости от скорости можно разделить на четыре груп-

пы [7]: 

I. Очень быстрые реакции. К ним относятся реакции между ионами, а 

также реакции передачи протона аниону или нейтральной молекуле. Напри-

мер:       

                                 Ag+ + Cl– → AgCl                                               (III.4)                      

                                    O+ + OH– → 2H2O                                               (III.5) 

Скорость таких реакций определяется диффузией реагентов в «клетку» рас-

творителя. Для них константа скорости в среднем составляет величину, ко-

леблющуюся в пределах 1014–109 л⋅моль–1⋅с–1. 

II. Быстрые реакции. Они протекают между сложными ионами или мо-

лекулами, в которых происходят изменения ковалентных связей: 

                                         [Cr(H2O)6]3+ + CNS–  →                                           (III.6)       
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                                               NH4
+ + CNO– →                                                 (III.7) 

Если предэкспоненциальный множитель для таких реакций принять равным 

2,8⋅1011 л⋅моль–1⋅с–1 (величина, рассчитанная по теории активных соударе-

ний), то стерический фактор для них будет колебаться в пределах от 40 (III.6) 

до 1,09⋅108 (III.7). 

III. «Нормальные реакции». К ним относятся реакции между молекула-

ми или ионами: 

                                           C2H5ONa + C2H5I →                                            (III.8) 

                                        C2H5ICOOH + OH– →                                             (III.9) 

                                     CH3COOC2H5 + OH– →                                            (III.10) 

Если согласно ТАС принять, что предэкспоненциальный множитель 

для этих реакций равен 2,8⋅1011 л⋅моль–1⋅с–1, то стерический фактор будет 

близок к единице: для реакции (III.7) Р = 0,7 (растворитель C2H5OН), для ре-

акции (III.8) Р = 2 (растворитель H2O), для реакции (III.9)  Р = 5 (раствори-

тель H2O). 

IV. Медленные реакции. Типичным примером таких реакций является 

реакция Меньшуткина – образование четвертичных аммониевых солей из 

третичных аминов и алкилгалогенидов: 

                                            R3N + RГ → R4NГ                                              (III.10) 

Большинство таких реакций протекает при крайне низком значении стериче-

ского фактора Р ≈ 10–6÷10–10. 

Влияние растворителя наиболее заметно проявляется в реакциях двух 

последних групп. Так, в реакции (III.10) замена гексана на бензиловый спирт 

вызывает изменение скорости почти в 800 раз. 

Ввиду многообразия типов реакций, влияние природы растворителя на 

их скорость (или отсутствие такого явления) практически невозможно объяс-

нить с единой точки зрения. В ранних исследованиях (Мельвин-Хьюз) пыта-
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лись объяснить ускоряющее действие растворителя каталитическим эффек-

том. Как известно, механизм катализа состоит в последовательном образова-

нии и разрушении промежуточных соединений реагента с катализатором. 

Сольваты, которые возникают при взаимодействии реагента и растворителя, 

можно рассматривать как промежуточные соединения. Поэтому данная точка 

зрения не противоречит современным представлениям о влиянии раствори-

теля на скорость реакций. 

2. Описание кинетики жидкофазных реакций с помощью  
теорий элементарных актов и физических моделей  

межчастичных взаимодействий 

Как отмечено выше, теория активных соударений не раскрывает физи-

ческого смысла стерического множителя, который, по существу, является ко-

эффициентом, введение которого необходимо для систематизации опытных 

данных. Значительно более продуктивно применение к анализу кинетических 

закономерностей реакций в растворах теории активированного комплекса. 

Ввиду трудностей, возникающих при определении статистических сумм реа-

гентов, статистический аспект теории не используется. Применяется термо-

динамический аспект. Возможны два способа анализа кинетических данных с 

помощью теории активированного комплекса. 

1. Используя допущение об установлении квазиравновесного состояния 

между исходными реагентами и активированным комплексом: 

 

                     

выразим скорость реакции: 

                                                                                                          (III.12)   
где ≠C  - квазиравновесная концентрация активированного комплекса, k – 

константа скорости II стадии.  

С другой стороны, по кинетическому закону действующих масс 

                                                                                                                        (III.13) 

   (III.11)    А + В  
caK≠  

IIk
 [ А…В ] C  

≠= CIIkr , 

ВСАkСr = , 
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где k – константа скорости бимолекулярной реакции. 

Жидкая среда, в которой протекает реакция, является неидеальным раство-

ром. Поэтому константа равновесия I стадии выражается через активности 

реагентов iicia γ= : 

                                              
BBAA

a cc
cK

γγ
γ

=
≠≠

≠
 .                                                

Здесь ≠
aK  и коэффициент активности ( iγ ) отнесены ко второму стандартному 

состоянию, когда концентрации имеют размерность моль⋅л–1. 

                                              BA
BA

a ccKc
≠

≠≠

γ

γγ
= .                                       

Подставляя с≠ в (III.12), получаем 

                                        BA
BA

aII ccKkr
≠

≠

γ

γγ
= .                                             

Обозначим 0kKk aII =≠ . Тогда с учетом (III.13) получим следующее выраже-

ние для константы скорости бимолекулярной реакции (уравнение Бренстеда-

Бьеррума): 

                                        ≠γ

γγ
= BAkk 0                                                         (III.14) 

Уравнение Бренстеда-Бьеррума в наиболее общей форме объясняет различие  

скоростей реакций в газовой  и жидкой фазах. Если конфигурация активиро-

ванного комплекса близка к конфигурации исходной молекулы, что наблю-

дается в мономолекулярных реакциях, скорость реакции в растворе не долж-

на сильно отличаться от скорости в газовой фазе. Это заключение находится 

в хорошем согласии с опытными данными. Так, например, константы скоро-

сти реакции разложения пентоксида азота (N2O5) в разных растворителях 

(СН3NO2, Br2, CCl4, C2H4Cl2 и др.) имеют значения, лежащие в пределах 

(2,15÷3,22)⋅10–5 с–1, и близки к значению константы скорости реакции в газо-

вой фазе (1,89⋅10–5 с–1).  
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Поскольку коэффициенты активности зависят от свойств среды (заряд 

частиц, диэлектрической проницаемости и др.), существует возможность с 

помощью уравнения Бренстеда-Бьеррума в количественной форме выразить 

зависимость константы скорости от вышеуказанных характеристик. 

Так, для реакций в растворах сильных электролитов удается описать за-

висимость константы скорости от зарядов ионов и ионной силы раствора (со-

левой эффект первого рода). Для этого прологарифмируем уравнение (III.14): 

                               ≠γ−γ+γ+= lglglgklgklg BA0                                    (III.15)             

и учтем, что согласно теории Дебая-Хюккеля в сильно разбавленных раство-

рах 

                      Iz,lg ii
25090−=γ ,                                                      (III.16) 

где iz – заряд иона ∑= 221 ii zcI – ионная сила раствора. 

Согласно (III.16) 

          ( ) Izz,lg BA
25090 +−=γ≠ .     (III.17) 

После подстановки (III.16) и (III.17) в 

(III.15) и элементарных преобразований 

получаем 

          Izz,klgklg BA0110 += .         (III.18) 

Опытные данные, представленные на 

рис.20 в координатах Iklg − , подтвер-

ждают существование линейной зависимо-

сти, соответствующей уравнению (III.18)∗.  

В 1966 г. Брауну и Дейтону удалось 

использовать уравнение (III.18) для дока-

                                                
∗ Для растворов более высокой концентрации линейная зависимость соблюдается в 

координатах 
I

Iklg
+

−
1 .

 

 

 

1
0k

klg  

I  

 

 

2

Рис.20 Влияние ионной силы 
раствора на скорость реакции 
между ионами одинакового  за-
ряда (1), разных зарядов (2) 
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зательства существования в водном растворе сольватированного электрона 

[10]. С этой целью были определены скорости реакций  ионов различного за-

ряда с сольватированным электроном. Последний был получен воздействием 

на водный раствор  γ-облучения. Было обнаружено, что при взаимодействии 
−
сольвe  с Ag+ или СН3О+ константа скорости линейно понижается, а при взаи-

модействии с одноименно заряженной частицей, например, с −
2NO – возрас-

тает (рис.20), что могло быть истолковано только как результат взаимодейст-

вия ионов с реально существующей частицей −
сольвe . Уравнение (III.18) отра-

жает солевой эффект первого рода. Существует также солевой эффект второ-

го рода. Он обусловлен влиянием ионной силы на константу диссоциации 

слабого электролита и изменением вследствие этого концентрации реаги-

рующих ионов – продуктов электролитической диссоциации.  

Уравнение  Бренстеда-Бьеррума связывает кинетические параметры с 

термодинамическими характеристиками реагентов коэффициентами актив-

ности. Последние являются функциями макроскопических характеристик 

раствора. Важнейшей из этих характеристик будет диэлектрическая прони-

цаемость среды. Известно, что величина ilnRT γ  характеризует работу, за-

траченную на перенос 1 моля вещества из идеального раствора в реальный 

(неидеальный). Для растворов сильных элек-

тролитов в рамках теории Дебая-Хюккеля 

величина ilnRT γ  равна работе заряжения 

– работе, затраченной на создание ионной 

атмосферы. 

При электростатистическом взаимодей-

ствии заряженных частиц (диполей или ио-

нов) с полярными молекулами растворителя 

вокруг первых возникают  сольватные обо-

лочки. Кирквудом было выведено уравне-

Рис.21 Графики зависимо-
сти  lnk  от параметра урав-
нения Кирквуда (III.20) 

kln  

1 

2 

12
1

+ε
−ε  
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ние, определяющее величину работы, затраченной на создание сольватной 

оболочки: 

     







+ε
−εµ

−=γ
12

1
3

2

r
lnRT i ,                                    (III.19) 

где µ – дипольный момент; r – радиус полярной молекулы; ε – диэлектриче-
ская проницаемость среды.  

Подстановка выражения (III.19) в уравнение Бренстеда-Бьеррума дает из-

вестную формулу Кирквуда для константы скорости реакции взаимодействия 

двух полярных молекул с дипольными моментами Aµ  и Bµ , образующих 

промежуточный продукт (активированный комплекс) с моментом ≠µ : 

                      
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
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


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kk .                          (III.20)          

      Согласно этому уравнению влияние растворителя на скорость реакции 

описывается линейной зависимостью kln  от параметра 
12

1
+ε

−ε , называемого 

функцией (или параметром) Кирквуда.  Если 2
≠µ  > 22

BA µ+µ , соблюдается ли-

нейная зависимость с положительным угловым коэффициентом (прямая 1 на 

рис.21), если 2
≠µ  < 22

BA µ+µ , угловой коэффициент отрицателен (прямая 2 на 

рис.21). Экспериментальная проверка уравнения (III.20)  показала его соот-

ветствие опытным данным для ряда реакций, например,  для реакции гидро-

лиза терефталилхлорида в водно-диоксановых смесях (Pincock RE, 1963 г.). 

Отклонения от линейной зависимости в координатах уравнения Кирквуда 

обычно объясняются протеканием специфической сольватации, то есть до-

норно-акцепторными  взаимодействиями. 

 Помимо рассмотренных выше выражений для коэффициентов активно-

сти, существует ряд других, базирующихся на иных концепциях. Например, 

теория регулярных растворов Гильдебранта дает следующее выражение для 

коэффициента активности: 

                                          ( )2
SiiilnRT δ−δ=γ v ,                                        (Ш.21) 
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где vi – мольный объем растворенного вещества; δI  и δs – параметры раство-

римости соответственно растворенного вещества и растворителя.  

      Мольный объем и параметры растворимости вычисляются по теплоте ис-

парения и мольному объему: 

 

                                          
21







 −∆

=δ
v

RTHисп
i .                                          (III.22)      

Можно также воспользоваться уравнением Ленгмюра, выражающим зависи-

мость коэффициента активности от температуры: 

                                             
RTHeT ∆−β=γ 21

,                                            (III.23) 

где β – постоянная, для неассоциированных жидкостей β = 5; ∆H – теплота 

испарения вещества.  

 Есть и другие выражения для коэффициентов активности. Подстанов-

ка этих выражений в уравнение Бренстеда-Бьеррума даст новые формулы, 

отражающие влияние отдельных макроскопических характеристик раствори-

теля на константы. Применимость этих формул ограничена различными 

классами реакций. Общий недостаток всех уравнений, выведенных на основе 

уравнения Бренстеда-Бьеррума, обусловлен принципиальными затруднения-

ми в определении коэффициента активности активированного комплекса, 

частицы, непрерывно изменяющей свою конфигурацию. Поэтому все эти 

уравнения пригодны лишь для полуколичественного объяснения влияния 

различных факторов на константы скорости однотипных реакций и не позво-

ляют рассчитать их абсолютные значения. Впрочем, такой же недостаток 

имеют и все другие уравнения, вытекающие из теорий элементарных актов, в 

том числе и рассматриваемые ниже. 

Есть второй способ оценки влияния сольватации реагентов – непосред-

ственно с помощью уравнения Эйринга: 
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ee
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kTk

≠≠ ∆
−

∆

⋅= .                                                   (III.24)                

Для реакций в жидких средах изменение объема раствора ∆v ≈ 0. Поэтому в 

уравнении (III.24) ∆U можно заменить на ∆Н – тепловой эффект образования 

активированного комплекса при постоянном давлении: 

                                          
RT
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R
S

ee
h

kTk

≠≠ ∆
−

∆

⋅= .                                      (III.25) 

Здесь ∆H≠ можно считать величиной практически равной энергии активации, 

так как разность ∆H – Еа = RT (∼2,5дж/моль) –малая величина, находящаяся в 

пределах погрешности измерения Еа.  

Ранее отмечено, что влияние специфической сольватации проявляется 

в изменении стехиометрического механизма реакции. Это заключение нельзя 

принимать слишком дословно, так как энергия донорно-акцепторных взаи-

модействий колеблется в широких пределах. При низкой энергии связи спе-

цифическая сольватация может повлиять на термодинамические характери-

стики (∆Н≠ и ∆S≠) активированного комплекса, не меняя стадийный механизм 

реакции. Поэтому уравнение (III.25) можно использовать для объяснения 

влияния на скорость реакции обоих видов сольватации, однако преимущест-

венно оно применяется для случая неспецифической сольватации. Расчеты 

показывают, что из трех видов межмолекулярных взаимодействий, обуслов-

ливающих неспецифическую сольватацию, преобладающее влияние оказы-

вает ориентационный эффект, т.е. притяжение постоянных диполей. 

Среди всего многообразия реакций,  протекающих в жидких средах, сле-

дует назвать две большие группы: гомолитические и гетеролитические реак-

ции. К первым относятся реакции, протекающие с разрывом существующих 

или с образованием новых электронных пар: диссоциация молекул на атомы, 

рекомбинация свободных радикалов, присоединение по двойной связи и т.д. 

Ко второй группе относятся реакции, протекающие без разрушения ста-

рых и образования новых электронных пар за счет различных донорно-
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акцепторных взаимодействий. Среди последних следует назвать реакции 

нуклеофильного замещения, например:     

[Co(NH3)5Cl]2+ + H2O → NH3 + [Co(NH3)4OCl]2+                                    (III.26) 

                 акцептор             донор 

реакции электрофильного замещения: 

NО2
+ + С6H6 → С6Н5 NО2 + Н+                                       (III.27) 

реакции переноса протона (протонизация и депротонизация) например: 

                                                АН → А– + Н+                                                 (III.28) 

К гетеролитическим относятся и реакции Меньшуткина: 

(C2H5)3N- + C2H5I → (C2H5)NI + 3(C2H5)-                                             (III.29) 

Деление реакций на нуклеофильные и электрофильные условно, по-

скольку нуклеофил – частица – носитель пары электронов, находящихся на 

высокорасположенной занятой молекулярной орбитали, а электрофил – час-

тица, имеющая низкорасположенную свободную орбиталь. Так что в любой 

из вышеуказанных реакций участвуют как нуклеофильный, так и электро-

фильный реагент. 

При протекании гомолитических реакций образование активированного 

комплекса не сопровождается заметным перераспределением зарядов. По-

этому влияние неспецифической сольватации на скорость этих реакций будет 

незначительно. Протекание гетеролитических реакций, наоборот, связано со 

значительным перераспределением электрических зарядов и в связи с этим – 

с существенным изменением сольватации частиц при образовании и разру-

шении активированного комплекса, что должно оказывать заметное влияние 

на скорость реакции.  

Сказанное можно пояснить схемой на рис.22 и уравнением III.25. На 

рис.22 кривая 1 относится к реакции в газовой фазе, когда сольватация реа-
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гентов и активированного комплекса не имеет места, кривая 2 отражает про-

текание реакции в жидкой фазе. 

 

Возможны два случая протекания стадии образования активированного 

комплекса. В первом случае допустим для простоты, что сольватация исход-

ных молекул ничтожна (∆Нсольв.исх = 0), а активированный комплекс сильно 

сольватирован. 

Поскольку сольватация – процесс экзотермический – ΔН < 0, сольвата-

ция активированного комплекса приведет к понижению энергетического 

барьера реакции, как это показано на рис.22, а, что вызывает  падение энер-

гии активации и повышение скорости реакции. Во втором случае исходные 

вещества сильно сольватированы, что приводит к снижению энергии (эн-

тальпии) исходных веществ на величину ∆Нсольв.исх  (кривая 2 на рис.22, б). 

Сольватация активированного комплекса значительно ниже, чем исходных 

Координата реакции 

2 

б) 

1 

Рис.22. Изменение энергетического профиля реакции при сольватации реа-
гентов и активированного комплекса (АК): а) – реагент не сольватирован, АК 
– сольватирован; б) – реагент сольватирован, АК – десольватирован;  
1 – реакция в газовой фазе, 2 – реакция в жидкой фазе 
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молекул (на рис.22 условно принято, что АК не сольватирован). Как видно из 

рис.22, б, такая ситуация приводит к возрастанию энергетического барьера 

по сравнению с реакцией в газовой фазе и, следовательно, к росту энергии 

активации и к снижению скорости реакции.  

Сольватация приводит к изменению как энергетических, так и энтро-

пийных характеристик активированного комплекса. Величину энтропии ак-

тивации жидкофазной реакции  можно выразить как сумму 

                                            
≠≠≠ ∆+∆=∆ сольвг SSS ,                                         (III.30) 

где ∆Sг≠ – энтропия активации реакции в газовой фазе; ∆S≠
сольв – изменение 

энтропии за счет сольватации. 

      Учитывая, что энтропия есть мера беспорядка в системе, можно заклю-

чить, что преимущественная сольватация активированного комплекса снижа-

ет энтропию активации на величину ∆Sсольв, а десольватация активированного 

комплекса повышает энтропию активации, так как ∆S≠
десольв > 0. Соответст-

венно в первом случае за счет действия энтропийного фактора скорость ре-

акции будет падать, а во втором – расти. Таким образом, наблюдается ком-

пенсационный эффект. Согласно уравнению (III.25), рост скорости за счет 

снижения Еа компенсируется ее снижением за счет ∆S≠ и, наоборот, возрас-

тание  Еа во втором случае компенсируется ростом ∆S≠. Следует отметить, 

что здесь речь идет не о полной, а частичной компенсации. Влияние энерге-

тического фактора, как правило, более существенно, чем энтропийного. 

Существует ряд теорий,  в которых  влияние растворителя на скорость 

реакции рассматривается на основе физических моделей. Кратко остановим-

ся только на одной из них, самой простой – теории сближенных шаров Скет-

чарда.  Суть всех последующих теорий такого типа состоит в усовершенст-

вовании модели Скетчарда. Теория рассматривает взаимодействие ионов 

противоположного знака. Предположим, что ионы А и В являются точечны-

ми зарядами, перемещающимися из бесконечности на расстояние наиболь-
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шего сближения rAB. Энергия сближения двух шаров с радиусами rA и rB в 

вакууме по закону Кулона равна 

                                                  
AB

BAАв
r

zzNG e2
0 =∆   ,                                    (III.31) 

 
а в растворителе с диэлектрической проницаемостью ε, соответственно 
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 .                                       (III.32) 

Энергия сольватации активированного комплекса 
0GGG xсольв ∆−∆=∆ ≠
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Согласно уравнению Эйринга 
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∆G≠ =∆G≠
г + ∆G≠

сольв, где =∆G≠
г – энергия Гиббса образования активирован-

ного комплекса в газовой фазе, ∆G≠
сольв – энергия сольватации.  

      После подстановки (III.33) в (III.34) и 
логарифмирования имеем: 
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где                                       
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В соответствии с (III.35) между lnk 

и 1/ε должна соблюдаться линейная за-

висимость (рис.23). Если знаки зарядов 

реагирующих частиц одинаковы, получа-

ем прямую с отрицательным угловым коэффициентом (прямая 1 на рис.23), в 

противоположном случае угловой коэффициент положителен (прямая 2 на 

kln  

2 

1 

Рис.23. Зависимость lnk от 1/ε 
согласно модели сближенных 
шаров Скетчарда: 1 – заряды А и 
В одинаковы, 2 – заряды А и В 
противоположны 
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рис.23). Несмотря на грубые допущения, принятые в теории сближенных ша-

ров, она как видно из рис.23, удовлетворительно описывает кинетику неко-

торых реакций между ионами, например, реакции: 

CH2BrCOO– + S2O3
2–,   [Cr(H2O)6]3+ + CNS– и других [7]. 

Интересно отметить, что, как показали Шмид и Сапунов [5], линейная 

зависимость в координатах уравнения Курквуда lnk от (ε-1)/(2ε+1) будет ли-

нейна и в координатах уравнения (III.35):  lnk от 1/ε. Этот факт свидетельст-

вует об условности моделей. Выбор той или иной модели «больше зависит от 

личных симпатий и от научных традиций, нежели от какого-либо определен-

ного теоретического обоснования» [11].  

Выше изложены лишь основные подходы, составляющие малую  часть 

теорий о влиянии жидкого растворителя на кинетику и механизмы реакций. 

Однако уже из приведенного материала можно сделать вывод, что влияние 

это чрезвычайно многообразно и будет проявляться по-разному в реакциях 

различных типов. Так, в быстрых реакциях описание элементарного акта 

возможно с позиций представлений о клеточном эффекте. В реакциях между 

полярными частицами в полярных средах возможно применение уравнений 

типа Бренстеда-Бьеррума или основанных на физических моделях, в которых 

растворитель рассматривается как сплошная среда. Однако надо иметь в ви-

ду, что в тех случаях, когда проявляется сильная ассоциация молекул реаген-

тов друг с другом или молекул растворителя, кинетические закономерности 

не укладываются в рамки простых моделей. В настоящей главе практически 

ничего не сказано об окислительно-восстановительных реакциях. В этих ре-

акциях растворитель создает новые возможности для переноса электрона (по 

сравнению с газами) за счет эффекта туннелирования  или восстановления за 

счет присоединения атома водорода (за счет переноса протона или гидрид–

иона). Более подробно с рассматриваемой проблемой можно ознакомиться в 

специальной литературе [7,10]. 
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3. Применение корреляционных уравнений 

Строгой теории, последовательно описывающей все случаи влияния 

жидкости на механизмы и кинетику реакций, в настоящее время нет,  как нет 

и единой теории жидкостей. В связи с этим представляет интерес эмпириче-

ский подход, основанный на рассмотрении параметров растворителя. Таким 

путем получены различные корреляционные уравнения, применяемые для 

реакций отдельных типов. Многие из этих уравнений основаны на принципе 

линейного соотношения свободных энергий (ЛСЭ): 

                                       ( )0
0

0
0 GGGG ii ∆−∆ρ=∆−∆ ≠≠

,                      (III.36) 

где ∆Gi
≠ и ∆G0

≠ – соответственно изменение энергии Гиббса при образовании 

активированного комплекса в исследуемой и опорной реакции; ∆Gi
≠ и ∆G0

≠ – 

стандартные изменения энергии Гиббса в соответствующих реакциях; ρ - по-

стоянный коэффициент. 

В качестве опорной могут быть приняты разные достаточно хорошо 

известные реакции, например, реакция кислотной диссоциации бензойной 

кислоты в воде (уравнение Гаммета). 

С помощью уравнения Эйринга: 

                                                  
RT
G

e
h

kTk

≠∆
−

=                                

и термодинамического уравнения, выражающего стандартное изменение 

энергии Гиббса                         

                                                  
00
aKlnRTG −=∆ , 

где  Kа
0 – константа равновесия реакции, уравнение (III.36) можно привести к 

следующему виду: 

                                               0

0

0 0a

ai

K

K
ln

k
kln iρ= ,                                          (III.37) 
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где  ki  и  k0 – соответственно константы скоростей i –й и опорной реакции,     
 

Уравнение (III.37) было предложено в 1935 г. Гамметом и носит его 

имя. Оно обычно используется при изучении влияния на скорость реакции 

природы растворителя и строения реагентов. Однако его применение, как и 

применение принципа ЛСЭ, в общем виде (III.36) оказалось весьма плодо-

творно для количественного описания влияния растворителя [10]. Уравнения, 

отражающие ЛСЭ, применимы к однотипным реакциям, входящим в реакци-

онные серии. Впервые такое исследование было выполнено в 1949 г. Грюн-

вальдом и Уинстайном, изучавшими реакцию сольволиза трет-бутилхлорида 

в растворителях различной полярности.      

Для обработки опытных данных уравнение Гаммета (III.37) было пред-

ставлено в следующем виде: 

                                       Υ+= mklgklg i 0 ,                                                 (III.38) 

где Υ – ионизирующая сила (полярность) растворителя; ki и k0 – соответст-

венно скорость реакции в i–ом и в стандартном (80%-й этанол) растворителе; 

m – постоянная, характеризующая  чувствительность  i –й реакции к влиянию 

растворителя. 

Позднее (Шмид, Сапунов [5])  было показано, что применение однопа-

раметрового уравнения типа (III.38) для большинства реакций недостаточно, 

так как процесс сольватации одновременно может включать несколько меха-

низмов взаимодействия, а именно, донорное (нуклеофильное) и акцепторное 

(электфильное) взаимодействие (см. выше). Первое характеризуется донор-

ным числом (Д.Ч.), которое по предложению Гутмана [12] определяется как 

отрицательная величина, равная энтальпии образования аддукта между эта-

лонной кислотой SbCl5 и молекулой растворителя в разбавленном растворе 

1,2 дихлорэтана. Акцепторное число (А.Ч.) определяет способность переда-

вать электронную пару подходящему (по энергии валентных М.О) донору. 

0
iaK  

0
0aK

 
 и – константы равновесия i-й и опорной реакции. 
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Это число определяется по химическим сдвигам фосфора в спектрах ЯМР, 

регистрируемых в Et3PO в различных растворителях. За начало отсчета А.Ч. 

принят химический сдвиг в гексане. 

Пользуясь этими числами, зависимость константы скорости от вида рас-

творителя можно представить следующим уравнением: 

                          lnk = const1(Д.Ч.) + const2(А.Ч.) + const3,                         (III.39) 

где const1 и const2 – коэффициенты чувствительности; скорости реакции к ак-

цепторным и донорным свойствам растворителя; const3 – логарифм констан-

ты скорости в некоординирующем растворителе. 

В заключение приведем многопараметровое уравнение Коппеля-Пальма, 

которое в наиболее общей форме учитывает эффекты среды, включая как 

специфическую, так и неспецифическую сольватацию: 

                      bBE
n
npyklgklg e ++

+

−
+

+ε
−ε

+=
1
1

12
1

2

2

0 .                                (III.40) 

Здесь k и k0 – константы скорости реакции в данном растворителе и в 

газовой фазе. (ε -1)/(2ε +1) – параметр Кирквуда, характеризующий элек-

тронную поляризуемость среды, Е и В – эмпирические параметры электро-

фильности и нуклеофильности  растворителя (аналоги А.Ч. и Д.Ч. в (III.39)), 

причем В = v0 –v – частоты колебаний связей ОD в СН3OD в газовой фазе и в 

данном растворителе. Величины параметров уравнения Коппеля-Пальма све-

дены в таблицы [2]. Несмотря на эмпирический характер и громоздкость, 

уравнение Коппеля-Пальма достаточно широко применяется при обсуждении 

и систематизации опытных данных по кинетике жидкофазных реакций.   
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Глава IV. Сопряженные и цепные  реакции 
1. Сопряженные реакции 

Особое место среди сложных реакций занимают сопряженные реакции. 

Они могут протекать как в газовой, так и в жидкой фазе. Анализ механизма 

сопряженных реакций показывает, что они могут рассматриваться как пере-

ходное звено от обычных – к каталитическим и цепным реакциям. 

Сопряженными будут такие (обычно две) реакции, одна из которых, 

взятая в отдельности, практически не протекает, но резко ускоряется за счет 

протекания другой реакции. Термин «сопряженные реакции» введен Ост-

вальдом еще в 1900 г. Систематическое исследование механизма этих реак-

ций было произведено русских ученым Н.А. Шиловым. 

В общем виде сопряженные реакции можно записать так: 

                       А + В → М  (первичная реакция) 

                       А + С → N  (вторичная реакция) 

Вещество А, участвующее в обеих реакциях, называется актором, вещество 

В, присутствие которого в системе вызывает протекание вторичной реакции, 

называется индуктором, вещество С – называется акцептором, поскольку 

воспринимает влияние индуктора и за счет этого становится реакционноспо-

собным по отношению к актору А. 

Особенно много примеров сопряженных реакций наблюдается среди 

окислительно-восстановительных взаимодействий в жидких растворах. Так, 

бензол в водном растворе не взаимодействует с пероксидом водорода, но в 

присутствии Fe2+ реакция окисления Fe (II) до Fe (III) индуцирует окисление 

бензола: 

                                  2Fe2+ + H2O2 → 2Fe3+ + 2OH–                                       (IV.1)  

                                 C6H6 + H2O2 → C6H5OH + H2O                                     (IV.2)  

Механизм индуцирующего действия Fe2+ определяется образованием сво-

бодных радикалов •OH  за счет протекания реакции:      

                                         Fe2+ + H2O2 → Fe3+ + OН-  + OH·                           (IV.3) 

и последующего окисления бензола: 
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                             C6H6 + •OH  → C6H5OH + •H                                           (IV.4) 

Нередко механизм индукции будет довольно сложным, так как включает в 

себя цепные и свободнорадикальные стадии. Например, в системе: 

                        О2 (актор) + 2SO3
2– (индуктор) → 2SO4

2–                             (IV.5)                        

                    О2 (актор) + 2AsO3
3– (акцептор) → 2AsO4

3–                             (IV.6) 

в качестве активного промежуточного продукта выступает ион-радикал 
−•
3OS , который образуется при окислении SO3

2– и затем, участвуя в цепной 

реакции, образует новый ион-радикал −•
5OS . Последний окисляет мышьяко-

вистую кислоту:  

                               −•
5OS  + AsO3

3– → −•
4OS  + AsO4

3–                                    (IV.7) 

Количественной мерой химической индукции является фактор индукции Ф, 

представляющий собой отношение скорости расходования индуктора к ско-

рости расходования акцептора: 

                                                  
Br

rc=ϕ  .                                                            (IV.8)   

Рассматривая сопряженные реакции, всегда надо иметь в виду принципиаль-

ное отличие индуктора от катализатора. По мере протекания сопряженных 

реакций концентрация индуктора убывает, в то время как концентрация ка-

тализатора остается постоянной, поскольку последний регенерируется в ходе 

каталитического процесса. Замечательной особенностью сопряженных реак-

ций является возможность протекания за счет эффекта индуцирования тер-

модинамически невыгодных процессов, таких, для которых  ∆GA > 0. В дан-

ном случае высокая термодинамическая возможность индуцирующей реак-

ции (а это, как правило,  реакция окисления, для которой ∆GI < 0) компенси-

рует энергетические затраты на химическое превращение акцептора в про-

дукт реакции, так что в итоге (∆GI + ∆GA) < 0, и сопряженный процесс стано-

вится термодинамически возможен. Такие случаи особенно характерны для 

биохимических процессов и, в частности, для важнейшего из них – синтеза 

белка. Поэтому, несмотря на значительные трудности обнаружения проме-
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жуточных реакционноспособных частиц, развитие теории сопряженных ре-

акций является важной задачей химической кинетики и биохимии  [13].  

2. Кинетика цепных реакций 

Среди сложных последовательно-параллельных реакций цепные реак-

ции составляют особую группу. Своеобразие цепных реакций состоит в сле-

дующем. Если интермедиаты обычных сложных реакций, как правило, обра-

зуются и затем исчезают в следующих друг за другом элементарных стадиях, 

то в цепных реакциях исчезновение интермедиатов сопровождается воспро-

изведением частиц, себе подобных или других частиц с высокой реакцион-

ной способностью. Причем этот процесс воспроизведения может продол-

жаться длительное время.  

В настоящее время цепные реакции находят широкое применение в 

технике. Чтобы оценить их практическое значение достаточно назвать только 

две отрасли – атомную энергетику и производство полимерных материалов. 

Теория цепных реакций разрабатывалась В. Нернстом, М. Боденштейном,   

С. Гиншельвудом и  Н.Н Семеновым [15]. Ввиду огромного практического 

значения эта теория требует специального подробного рассмотрения. В рам-

ках настоящего пособия ограничимся лишь элементарным изложением тео-

рии преимущественно на качественном уровне. 

Впервые цепные фотоинициированные реакции наблюдал в 1913 г.       

М. Боденштейн.  Им было обнаружено, что поглощение всего одного фотона 

света в таких реакциях, как 

 

        

вызывает образование десятков и сотен тысяч молекул продуктов. Стадий-

ные механизмы таких реакций были предложены в 1916 г. В. Нернстом: 
•• +→+ ClClhCl ν2      

HClHClH +→+ ••
2    

 СО + Cl2 COCl2  
hν 

Н2 + Cl2  2НCl  
hν 

(IV.9) 

(IV.10) 
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HClClHCl +→+ ••
2               

Как видно, промежуточными  частицами в цепных реакциях являются ради-

калы. В данном случае  •H  и •Cl . 

Таким образом, цепной будет реакция, в которой превращение исход-

ных веществ в продукты происходит путем многократного чередования эле-

ментарных стадий с участием свободных радикалов или иных активных час-

тиц. 

При изучении цепных реакций используют следующие основные поня-

тия. 

1. Свободные радикалы, атомы или возбужденные молекулы, участ-

вующие в цепной реакции, называются активными центрами (переносчиками 

цепи). Вещества, понижающие скорость цепной реакции, называются инги-

биторами. Ингибиторы, взаимодействуя с активаторами, вызывают уничто-

жение свободных валентностей. Так, примесь молекулярного кислорода, 

взаимодействуя с активатором •H , вызывает образование радикала : 

•H  + О2   → •
2HО                                                          (IV.11) 

который, соударяясь со стенкой сосуда, образует устойчивые молекулы. 

•
2HО    →  ½ Н2 +О2                                                   (IV.12)  

Резкое торможение реакции в присутствии ингибиторов является одним из 

наиболее важных признаков цепных реакций. Для проверки участия цепного 

механизма часто в качестве ингибитора применяют добавки акрилонитрила 

или метилметакрилата [16]. 

2. Цепная реакция протекает через следующие основные этапы. 

а) Зарождение цепи (инициирование) – образование активных центров 

из молекул, ионов или других неактивных частиц. Оно может происходить за 

счет возбуждения фотонами лучистой энергии как в видимой, так и в ультра-

короткой, вплоть до рентгеновской области спектра. Зарождение цепей  мо-

жет быть обусловлено также столкновением молекул с электронами или дру-
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гими элементарными частицами, воздействием ультразвуковых колебаний и 

т.д. Важным источником появления активных центров является химическая 

реакция: гомолитический разрыв связи, например расщепление перекисей:  

R-O-O-R   →    •RО2                                          (IV.13) 

или окислительно-восстановительный процесс: 

                             Fe2+ + H2O2 → Fe3+ + ОН– + •OH                                    (IV.14) 

Водный раствор Fe(II) и Н2О2 – называется реактивом Фентона. Он широко 

используется для инициирования возникновения частиц •OH  в разнообраз-

ных реакциях.  Наконец, зарождение цепи может быть вызвано путем введе-

ния в систему атомов. Например, начало реакции синтеза хлорида водорода 

может быть обеспечено не освещением, а добавлением паров натрия: 

Na + Cl2   →  NaCl + •Cl                                                (IV.15) 

и затем по схеме (IV.10). 

б) Вторым этапом является продолжение цепи, которое обусловлено 

взаимодействием  активных центров с исходными веществами. При этом об-

разуются продукты реакции и воспроизводятся новые активные центры. 

Продолжение цепи возможно в силу сформированного Н.Н. Семеновым 

принципа неуничтожимости свободной валентности. Согласно этому 

принципу, число неспаренных электронов  в продуктах реакции должно быть 

равно числу неспаренных электронов в частицах исходных веществ [15]. 

в) Цепная реакция, как и любая другая, может протекать до полного ис-

чезновения молекул исходных веществ. Однако возможна остановка или 

торможение реакции за счет обрыва цепи. Последний может быть вызван 

взаимодействием между двумя активными центрами с образованием валент-

но-насыщенной молекулы, (квадратичный обрыв цепи) взаимодействием ак-

тивного центра с поверхностью (стенкой сосуда). Однако вероятность квад-

ратичного обрыва цепи довольно мала, так как при рекомбинации атомов 

(свободных радикалов) выделяется энергия, достаточная для разрыва обра-
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зующейся связи. Для стабилизации необходимо присутствие третьей частицы 

или стенки сосуда, которым передается избыточная энергия. Резкое тормо-

жение вплоть до полной остановки реакции может вызвать введение в реак-

ционную систему ингибиторов. В качестве последних могут применяться 

стабильные радикалы ( •NO ) или органические молекулы с ненасыщенными 

связями, например, аллиловый спирт СН2 = СН – СН2ОН  и др.  

3. Основные характеристики цепных реакций. 

а) Звено цепи - последовательность элементарных актов продолжения цепи, 

заканчивающихся на исходном типе активного центра, например: 

H2 + •Cl → •H  + HCl;     Cl2 + •H    →  HCl + •Cl      (IV.16) 

Здесь исходный тип активного центра – •Cl . 

б) Длина цепи – число циклов (звеньев) от момента зарождения цепи до ее 

обрыва. Схематично длину цепи можно изобразить схемой:  

 

зарождение            •Cl            •H           •Cl          •H          •Cl         (обрыв) 

 

в) Разветвление цепи – образование нескольких активных центров из одного 

активного центра. 

      Цепные реакции делятся на простые и разветвленные.  

Кинетика простых цепных реакций (неразветвленных) может быть с 

достаточной точностью описана с помощью метода квазистационарных кон-

центраций.  Для этого применяют обычную процедуру: решают алгебраиче-

ские уравнения для всех переносчиков цепи. Из них определяют выражение 

стационарных концентраций всех активных частиц и затем, используя эти 

выражения, получают уравнение для скорости образования продукта реак-

ции. Задача упрощается, когда можно пренебречь вкладами скорости ини-

циирования и скорости обрыва цепи, такое упрощение возможно, когда 

средняя длина цепи (v) достаточно велика (v ≥ 10) [13]. 

Н2 Cl2 Н2 Cl2 

звено цепи 
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В качестве примера рассмотрим реакцию образования бромида водорода: 

                                               Н2 + Br2 = 2HBr2                                              (IV.17)   

Механизм этой реакции можно представить следующей схемой: 

1) Br2                2 •Br  

2) •Br  + H2               HBr + •H  

3) •H  +  Br2              HBr + •Br                                               (IV.18) 

4)  HBr + •H        •Br  + H2                

 5) 2 •Br         Br2         

Выразим скорость (r) изменения концентрации активных частиц •Br : 

                                         r1 – r2 + r3 + r4 – r5 = 0.                                         (IV.19) 

Аналогично для атома водорода ( •H ): 

                                                  r2 – r3 – r4 = 0.                                              (IV.20) 

Вычитая из (IV.19) уравнение (IV.20), имеем 

                                                   r1 – r5 = 0.                                                  (IV.21) 

По закону действующих масс: 

                                         ,
211 BrCkr =         2

55 •= BrCkr                                   (IV.22) 

После подстановки (IV.22) в (IV.21) получим 

                                              
2

5

1
BrBr C

k
kC =•  .                                              (IV.23) 

Выражая   r2, r3 и r4 по закону действующих масс, из уравнения (IV.20) полу-

чаем 

                                         
HBrBr

BrH
Н CkCk

CCk
C

42

2

2

2

+
=

•

• .                                     (IV.24) 

Согласно схеме (IV.18) HBr не является переносчиком цепи, и скорость из-

менения его концентрации есть величина положительная: 

                      ••• −+= HHBrBrHHBr
HBr CCkCCkCCk

dt
dC

432 22 .                            (IV.25)      

Подставляя  в  (IV.25)  выражения  квазистационарных  концентраций  

k1 

k2 

k3 

k4 

k5 
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•H  и •Br  из уравнений (IV.23) и (IV.24), имеем 

                                          

2

22

3

4

21

5

1
2

1

2

Br

HBr

BrH
HBr

C
C

k
k

CC
k
kk

dt
dC

+
=  .                                 (IV.26)   

Данное уравнение согласуется с уравнением скорости реакции, полученным 

по опытным данным о зависимости скорости от текущих концентраций реа-

гентов:    

                                             

2

22

1

21

Br

HBr

BrHHBr

C
Ck

CkC

dt
dC

′+
=                                         (IV.27)   

где k и k′ – эмпирические константы, которые связаны с константами скоро-

стей отдельных стадий: k1, k2, k3, k4 и k5. 

Разветвленные цепи реакции, как показывает опыт, часто протекают с 

самоускорением  (в отсутствие ингибиторов). При этом концентрации актив-

ных центров будут оставаться приблизительно постоянными в начале про-

цесса, когда скорость разветвления не превышает скорость обрыва цепи. При 

достижении определенных, так называемых критических условий (концен-

трация, температура, давление), возможно лавинообразное нарастание кон-

центрации активных центров, сопровождающееся цепным взрывом. Вероят-

ность цепного взрыва зависит от соотношения скоростей разветвления и об-

рыва цепи. Поэтому возможны условия, в которых реакция протекает с по-

стоянной скоростью. Перечисленные выше особенности протекания разветв-

ленных цепных реакций сильно затрудняют математическое описание их ки-

нетики и нередко ограничивают возможность применения метода квазиста-

ционарных концентраций. Поэтому прибегают к упрощенным кинетическим 

моделям. Одна из них вытекает из вероятностной теории цепных реакций. С 

элементами этой теории познакомимся на примере реакции взаимодействия 

водорода с кислородом. Горение водорода – первая реакция, на примере ко-
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торой был изучен механизм цепного разветвленного процесса. Схема меха-

низма включает 11 стадий [2]. Приведем основные стадии:   

                                     1) H2 + O2 → 2OH      зарождение (инициирование)  

                                     2) ОН  +  Н2 → Н2О + Н                

                                     3) Н  + О2 → ОН  + О     

                                     4) О  + Н2 → ОН  + Н          разветвление  

                                     5) 2Н  + М → Н2 + М  

                                      6) 2ОН  + М → Н2О2 + М          

Согласно вероятностной теории скорость разветвленной цепной реак-

ции r выражается следующим уравнением: 

                                                    












−

δ−β
= τ

δ−β
− t

enr 10
 .                               (IV.29)  

Здесь  n0 – число активных центров (ОН), возникающих за единицу времени 

в единице объема по реакции 1 (скорость зарождения цепи) за счет действия 

внешнего источника; β – вероятность обрыва цепи (по реакциям 5 и 6), δ – 

вероятность разветвления цепи (по реакции 4). 

      Разветвление цепи действует в направлении, обратном обрыву, удлиняя 

цепи и уменьшая вероятность обрыва до величины β – δ. При наличии раз-

ветвления цепи β – δ = 1/v, где v – средняя длина цепи; τ – среднее время 

протекания одного звена цепи; t – время протекания всей реакции. 

Анализ уравнения (IV.29) показывает, что при протекании разветвлен-

ной цепной реакции возможно возникновение различных ситуаций. В про-

стейшем случае можно допустить отсутствие разветвлений, то есть δ = 0. То-

гда уравнение (IV.29) превращается в следующее: 

                                                    












−= τ

β
− t

evnr 10 .                                     (IV.30)  

продолжение 
цепи 

обрыв 
цепи 

(IV.28) 
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      Как показано на рис.24, в этом случае скорость реакции должна монотон-

но увеличиваться до предела, равного vn0 = n0/β  (кривая 1), иначе говоря, при        

t → ∞ реакция будет протекать в стационарном режиме.  

Если разветвление возможно, но вероятность обрыва больше вероятно-

сти разветвления (0 < δ < β), согласно (IV.29) переход реакции в стационар-

ный режим возможен, но скорость ее в этом режиме будет больше, чем в 

предыдущем случае: 

δ−β
= 0nr

.
 

Совсем иная ситуация возникает, если вероятность разветвления окажется 

больше вероятности  обрыва: δ > β. Тогда формулу (IV.29) можно перепи-

сать:  

                                   

tAeenr
t ϕ≈










−

β−δ
= τ

β−δ

10
, (IV.31)  

где А и ϕ - положительные постоян-

ные. Согласно формуле (IV.31) про-

исходит экспоненциальный рост 

скорости с увеличением времени, 

приводящий к цепному взрыву (кри-

вая 3 на рис.24). 

Рассмотренные закономерности 

относятся к протеканию реакции при 

постоянной температуре. В реальных 

условиях реакция происходит в 

замкнутом пространстве и вследст-

вие экзотермичности процесса со-

провождается ростом температуры. Это приводит к еще большему возраста-

нию скорости и к переходу от цепного – к тепловому взрыву. Основопола-

гающие работы по созданию теории теплового взрыва выполнены Я.Б. Зель-

3 

2 

1 

δ−β
0n

 β
=υ 0

n

n
0

 

r 

Рис.24. Зависимость скорости цеп-
ной реакции от времени: 1 – отсут-
ствие разветвления, 2 – вероятность 
разветвления меньше вероятности              
обрыва  (δ < β), 3 – вероятность раз-
ветвления больше вероятности              
обрыва (δ > β) 

t, 0С 
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довичем, Н.Н. Семеновым и Д.А. Франк-Каменецким. Как показывает опыт и 

подтверждает теория, вероятность взрыва зависит не только от температуры, 

но и от давления. Причем взрывной характер реакция приобретает только в 

определенном интервале давления. Существуют нижний и верхний пределы 

воспламенения. При относительно низком давлении столкновения между 

частицами газа настолько редки, что активные частицы (ОН· и Н·) свободно 

достигают стенок сосуда и дезактивируются (стадии 5 и 6), что снижает ско-

рость реакции. При высоком давлении возрастает вероятность тройных со-

ударений, которые также приводят к обрыву цепи. Качественная зависимость 

пределов взрываемости (самовоспламенения) от температуры и давления по-

казана на рис.25.  

На рисунке точка 1 соответ-

ствует нижнему, а точка 2 – верх-

нему пределу взрываемости при 

температуре Т1
∗). Для некоторых 

реакций возможно еще существо-

вание третьего предела взрывае-

мости, который отмечен точкой 3. 

Точки, расположенные в заштри-

хованной зоне, соответствуют об-

ласти взрыва. Поскольку давление 

и температура связаны уравнени-

ем состояния: 

                                                           
,

V
n

RT
P Σ

=  

можно заключить, что пределам самовоспламенения соответствуют и пре-

дельные суммарные концентрации всех частиц цепной реакции.   

                                                
∗) Ввиду того, что при малых давлениях обрыв цепи обусловлен в основном соударениями 
со стенкой, нижний предел воспламенения заметно зависит от материала и размеров реак-
ционного сосуда. 

(IV.32) 

3 

2 

1 

≈ 

450 500 

20 

40 

550 

P·103, Па 

t, 0C 

Рис.25. Полуостров самовоспламене-
ния для водородо-кислородной сте-
хиометрической смеси 
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Глава V. Каталитические реакции 
1. Особенности каталитических реакций и свойства катализаторов 

Явление катализа состоит в изменении скорости реакции, вызываемом 

особыми веществами – катализаторами. Термин «катализ» был предложен в 

1834 г. Й. Берцелиусом. В дословном переводе с греческого catalysis означает 

прекращение, разрушение, что не соответствует тому смыслу, который сей-

час вкладывается в это понятие. Существуют различные определения катали-

за (П. Сабатье, В. Оствальд и другие), отражающие различные стороны ката-

литического процесса. В соответствии с современным определением явление 

катализа состоит в селективном (избирательном) ускорении химической ре-

акции веществом (катализатором), которое многократно вступает в промежу-

точные взаимодействия с исходными реагентами, но регенерируется к мо-

менту образования продуктов. Такое определение катализа было сформули-

ровано в 50-е годы XX века Г.К. Боресковым. Оно, по нашему мнению, наи-

более полно отражает все основные особенности данного явления. 

Каталитические реакции чрезвычайно распространены в природе и на-

ходят широкое промышленное применение. Большинство биохимических 

процессов протекает с участием катализаторов – ферментов. Скорость мно-

гих реакций в растворах существенно зависит от наличия примесей в раство-

рителе. Каталитические процессы лежат в основе таких  крупнотоннажных               

производств, как синтез аммиака, серной кислоты, нефтехимический синтез, 

производство полимерных материалов и многих других. 

Кратко остановимся на основных особенностях каталитических про-

цессов. Приступая к исследованию катализа, необходимо, прежде всего, ис-

ходить из вышеприведенного определения и иметь в виду принципиальное 

отличие катализаторов от других веществ, добавки которых влияют на ско-

рость реакции: индукторов в сопряженных реакциях и инициирующих доба-

вок – в цепных реакциях. Эти вещества также вступают в промежуточные 

взаимодействия с реагентами, но в отличие от катализаторов, не регенериру-

ются в ходе реакции. 
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Важнейшая особенность катализаторов проявляется в том, что они в 

равной мере ускоряют реакцию как в прямом, так и в обратном направлении. 

В результате этого константа равновесия, равная отношению констант скоро-

стей прямой и обратной реакции: 

                                                     
1

1

−
=

k
kKc  ,                                                

остается постоянной. В связи с этим В. Оствальд еще в 1902 г. отмечал, что 

«катализатор – это такое соединение, которое ускоряет химическую реакцию, 

не влияя на химическое равновесие». Этим свойством катализаторов нередко 

пользуются при экспериментальном определении каталитической активно-

сти. Так, подбор катализаторов для синтеза аммиака из водорода и азота про-

изводят исследуя скорость обратной реакции при атмосферном давлении: 

                                          2NH3 → 3H2 + N2 ,                                             (V.1)             

поскольку проведение реакции в прямом направлении с достаточным выхо-

дом продукта возможно только при давлении около 100 атм и в связи с этим 

сопряжено со значительными техническими трудностями. 

Одним из важных свойств катализатора является селективность (изби-

рательность) его действия. Под селективностью подразумевают способность 

ускорять одно из возможных направлений протекания реакции. Так, напри-

мер, разложение этилового спирта на различных катализаторах сопровожда-

ется образованием разных продуктов: 

                                                                                   

                                                                                                                                                      

 

На катализаторе из металлической меди образуется ацетальдегид и  водород, 

на Al2O3 – этилен и вода, на смеси ZnO с Cr2O3 – бутадиен (дивинил) и вода. 

Последний катализатор был предложен С.В. Лебедевым для процесса полу-

Cu (r1) 

  Al2O3 (r2) 

  ZnO, Cr2O3 
(r ) 

С2Н5ОН 

С2Н3СНО + Н2  

С2Н4 + Н2О  
 
СН2 = СН – СН = СН2 + 2Н2О  
 

(V.2) 
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чения синтетического каучука путем полимеризации бутадиена. Количест-

венной мерой селективности (Si) является отношение скорости образования 

целевого продукта (ri) к суммарной скорости превращения исходного реаген-

та по всем направлениям: 

                                                     
i

i
i r

rS
Σ

=  .                                                (V.3) 

Для реакции (V.2) 

321

3
3 rrr

rS
++

= .   

Различают дифференциальную (Si) и интегральную селективность. По-

следняя равна отношению общего количества целевого продукта, образовав-

шегося к моменту достижения конечной степени превращения исходного 

вещества, к теоретически возможному (когда образуется только один про-

дукт). Селективность катализатора определяется, прежде всего, его приро-

дой, но также зависит и от условий проведения реакции. Следует различать 

селективность и специфичность действия катализатора. Специфичность оп-

ределяет способность катализатора проявлять свою активность в строго ог-

раниченном типе реакций.  Это свойство особенно характерно для фермента-

тивного катализа, проявляющегося в биохимических процессах. По высказы-

ванию Ле-Шателье  «хороший» катализатор должен подходить к субстрату 

(исходному веществу) «как ключ к замку». 

Рассматривая основные свойства катализаторов, следует упомянуть 

еще два эффекта, характерные для катализатора: промотирование и ингиби-

рование (действие катализаторных ядов).  

Эффект промотирования проявляется в резком возрастании каталити-

ческой активности при введении в катализатор малых добавок различных 

веществ. Так,  добавка окиси свинца в количестве не более 1% от массы ка-

тализатора на основе Fe3O4 в несколько раз повышает его активность в реак-

ции конверсии окиси углерода с водяным паром: 
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                                         СО + Н2О → СО2 + Н2                                           (V.4) 

используемой в промышленном методе получения водорода. 

Ингибиторы можно рассматривать как «актипромоторы». Они резко 

снижают каталитическую активность, «отравляют» катализатор. Катализа-

торным ядом (ингибитором) являются,  например, соединения мышьяка, ко-

торые резко уменьшают активность платиновых и барийалюминийваннадие-

вых катализаторов окисления сернистого ангидрида в производстве серной 

кислоты. Объяснение всех перечисленных эффектов и основных свойств ка-

тализаторов можно получить, обратившись к механизму каталитического 

процесса.  

2. Механизмы катализа 

Как показывают экспериментальные и теоретические исследования, 

действие катализаторов обусловлено изменением стадийного механизма       

(маршрута) реакции. Это изменение иллюстрирует рис.26, на котором схема-

тично изображены энергетические  

профили некаталитической  (1) и  

каталитической (2) реакции. Совре-

менное состояние квантовой химии 

и компьютерных  технологий  по-

зволяет произвести оценочные рас-

четы поверхности  потенциальной  

энергии и энергии активации от-

дельных стадий простейших  ката-

литических  реакций  и дать качест-

венное обоснование схемы, пред-

ставленной на рис.26.  Эта схема со-

ответствует стадийному механизму 

бимолекулярной реакции: 

 

 

1 

2 
E2 

E1 

Eн 

[AKB]# 

[AB]# 

P+K AK 

[AK]# 

A+B+K 

Координата реакции 

E 

Рис.26. Энергетические профили 
реакции, протекающей по разде-
льному механизму катализа: 1 – без 
катализатора, 2 – в присутствии ка-
тализатора 
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     А + В → [А…В]≠ → Р                      1 

                                     А + К → [А…К]≠ → АК                    2                   (V.5)           

АК + В → [А…К…В]≠ → Р + К           3 

В отсутствие катализатора реакция является одностадийной (1), протекает 

через активированный комплекс [А…В]≠ и имеет энергию активации Ен. 

В присутствии катализатора реакция протекает через две последовательные 

стадии: 2 и 3. Стадия 2 протекает через активированный комплекс [АК]≠ и 

заканчивается образованием промежуточного соединения АК. В стадии 3 

промежуточное соединение АК реагирует с веществом В через активирован-

ный комплекс [АКВ]≠, который распадает-

ся с образованием продукта Р и исходной 

молекулы катализатора К. Каталитический 

процесс будет возможен лишь в том слу-

чае, когда энергии активации стадий обра-

зования (Е1) и распада (Е2) промежуточно-

го соединения АК, будут ниже энергии ак-

тивации некаталитической реакции (Ен). 

Таким образом, катализатор открыва-

ет новый, менее энергоемкий, маршрут 

протекания реакции. 

Рассмотренная схема отражает раз-

дельный (стадийный) механизм катализа. 

Возможен второй вариант – слитный (син-

хронный) механизм (рис.27). Этот механизм чаще наблюдается в реакциях, 

катализируемых ферментами и протекающих по схеме: 

                                      А + К → [А…К]≠ → Р + К                                                        

Здесь исходный реагент А,  вступая во взаимодействие с катализатором К, 

образует не относительно стабильное промежуточное соединение, а активи-

рованный комплекс [АК]≠, который в результате поступательного движения 

[АК]# 

[А#] 

Eкат 

Eнабл 

Е 

Координата реакции 

А+К 
Р+К 

Рис.27. Энергетические профи-
ли реакции, протекающей по 
синхронному механизму ката-
лиза: 1 – без катализатора, 2 – в 
присутствии катализатора 

Е 
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вдоль координаты реакции разрушается с образованием продукта Р и исход-

ной молекулы катализатора К. Снижение энергии активации в данном слу-

чае, как и при стадийном механизме, обусловлено образованием активиро-

ванного комплекса между исходным веществом и катализатором. Согласно 

теории  активированного комплекса константа скорости реакции выражается  

уравнением Эйринга: 

                                                              
RT
E

R
S

ee
h

kTk
−

∆ ≠

=
                                                                     

 

В случае стадийного механизма кинетические параметры каталитического 

процесса (k, ∆S≠ и E) будут функциями кинетических параметров отдельных 

стадий. При слитном механизме кинетические параметры определяются про-

цессом образования активированного комплекса [АК]≠. В обоих случаях, в 

соответствии с уравнением Эйринга, рост скорости реакции в присутствии 

катализатора определяется двумя факторами: снижением энергии активации 

и возрастанием энтропии активации. Влияние катализатора на энтропию ак-

тивации обусловлено рядом противоположно действующих факторов: 

уменьшением числа частиц при образовании активированного комплекса, 

изменением сольватации взаимодействующих частиц, изменением внутрен-

них составляющих движения молекул (вращательных, колебательных, элек-

тронных). Экспериментальные данные показывают, что в присутствии ката-

лизатора предэкспоненциальный множитель R
S

e
h

kT
≠∆

 изменяется в меньшей 

степени, чем множитель RT
E

e
−

.  Поэтому определяющее влияние имеет энер-

гетический фактор – снижение энергии активации, которая  в среднем со-

ставляет 50 кДж/моль. Однако следует заметить, что с ростом температуры 

энергетический член 












 −
RT
Ea

e  уменьшается, а энтропийный 














 ≠∆
R
S

e остается 

(V.6) 
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постоянным. Поэтому с ростом температуры вклад энтропийного фактора 

становится более заметен.  

Влияние энергетического фактора иногда оценивают величиной степени 

компенсации, которая определяется выражением: 

                                                   
i

i
D

ED
Σ

−Σ
=  ,                                                (V.7) 

где ΣDi – сумма энергий разрываемых связей в молекулах реагирующих ве-

ществ; E – энергия активации реакции. Физический смысл величины æ объ-

ясняется тем, что при движении активированного комплекса вдоль координа-

ты реакции «старые» связи  разрываются (эндоэффект), но образуются но-

вые, что сопровождается выделением энергии в виде Е. Для некаталитиче-

ских реакций между стабильными молекулами  æ ≈ 70%. Катализатор снижа-

ет энергию активации и тем самым увеличивает степень компенсации до 85-

90%, что приводит к росту скорости реакции. 

Снижение энергии активации в каталитических реакциях вызвано раз-

личными причинами. Образование промежуточных соединений облегчает 

электронные переходы,  происходящие  через молекулу катализатора, может 

обеспечить оптимальную взаимную ориентацию реагирующих молекул, мо-

жет снять квантово-механические запреты по спину и орбитальной симмет-

рии (правило Виттмера-Вигнера, Вудворта-Гоффмана). 

В исследованиях каталитических реакций решаются две взаимосвязан-

ные задачи: 

1) прогнозирование катализаторов, обладающих высокой каталитической ак-

тивностью. 

2) оптимизация условий проведения каталитического процесса, производи-

мая на основе анализа кинетических уравнений. 

Предсказать активность катализатора можно было бы путем расчетов эн-

тальпии и энтропии активации всех стадий каталитического процесса. Одна-

ко в настоящее время такие расчеты не дают  надежных  результатов  даже 

для простейших реакций. Поэтому прибегают к полуэмпирическим методам, 

æ 
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в частности к расчетам, основанным на принципе линейного соотношения 

свободных энергий (ЛСЭ), рассмотренным в разделе «Кинетика реакций в 

растворах»: 

                                           ( )0
0

0
0 GGGG ii ∆−∆ρ=∆−∆ ≠≠

,                                

здесь ∆G0
≠ и ∆G0

0 относятся к опорной реакции и являются величинами по-

стоянными,  ∆Gi
≠ и ∆Gi

0 – относятся к реакции, принадлежащей одной реак-

ционной серии. Реакционная серия может состоять из группы родственных 

(однотипных) реакций, проводимых на одном катализаторе, или из одной ре-

акции, проводимой на разных, близких по строению и составу катализаторах. 

Обозначив   ∆G0
≠ -  ρ∆G0

0 = А, получаем 

                                             
0
ii GAG ∆ρ+=∆ ≠

 ,                                           

где ∆G0
≠ - изменение энергии Гибсса активации каталитической реакции, 

∆Gi
0 – стандартное изменение энергии Гибсса. Учитывая, что ∆G = ∆H - T∆S 

и ∆G≠ = ∆H≠ - T∆S≠, получаем 

                                           ( )00 SSTHAH ∆ρ−∆+∆ρ+=∆ ≠≠
.                     

Величина ∆S обычно на три порядка меньше ∆H, поэтому допустим, что   

(∆S≠ - ρ∆S0) ≈ 0. С учетом этого допущения получим выражение, называемое 

эмпирическим соотношением Бренстеда-Поляни: 

                                          ∆H≠ = А + ρ∆Н0 ,                                              (V.11) 

где ∆H≠ - энтальпия активации, практически равная энергии активации ката-

литической реакции; ∆Н0 – стандартный тепловой эффект реакции – термо-

динамическая величина, одинаковая как для каталитической, так и для нека-

талитической реакции. 

Используя уравнения Аррениуса:  

B
RT
Ekln +−=

 
и уравнение изобары: 

'B
RT
HKln +

∆
−=

0
0

 

(V.9) 

(V.10) 

(V.8) 
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уравнение (V.11) можно преобразовать к виду: 

                                                   lnk = const + ρlnK0 ,                                      (V.12) 

где k – константа скорости каталитической реакции; К0 – стандартная кон-

станта равновесия этой же реакции. 

Значение соотношений линейности (V.11 и V.12) состоит в том, что 

они устанавливают связь между кинетическими и термодинамическими па-

раметрами. Соблюдение приведенных соотношений показано на большом 

экспериментальном материале.  

Каталитические реакции классифицируются по разным признакам. В 

зависимости от фазового состояния катализатора и реагентов различают го-

могенный и гетерогенный катализ. В гомогенном катализе катализатор и реа-

генты  находятся в одной фазе, обычно в жидком растворе или в газовой сме-

си. Разновидностью гомогенного катализа является ферментативный катализ. 

Ферменты – высокомолекулярные вещества белковой природы, размеры мак-

ромолекул которых достигают коллоидной степени дисперсности ∼ 1нм. В 

гетерогенном катализе катализатор, как правило, является твердым пористым 

телом, а реагенты находятся в газовой или жидкой фазе. 

Гетерогенно-каталитические реакции обычно протекают по раздельно-

му (стадийному) механизму, в гомогенном катализе может проявляться как 

раздельный, так и слитный механизм, причем последний особенно характе-

рен для ферментативного катализа. 

Как было отмечено выше, в разделе «Кинетика реакций в растворах», 

химические реакции можно разделить на две большие группы: гомолитиче-

ские, протекающие с разрывом старых и образованием новых электронных 

пар, и гетеролитические – донорно-акцепторное взаимодействия. Следуя 

этой классификации, каталитические реакции в зависимости от их механизма 

также можно разделить на две группы: 

1) реакции, протекающие по механизму окислительно-восстановительного 

катализа (гомолитический катализ); 
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2) реакции, протекающие по механизму координационного катализа (гетеро-

литический катализ). 

Внутри этой группы следует выделить подгруппы: 

а) металлокомплексный катализ; 

б) ферментативный катализ; 

в) кислотно-основной катализ. 

Можно полагать, что за пределами данной классификации остаются автока-

тализ и катализ цепных реакций. Однако детальное рассмотрение этих про-

цессов показывает, что и они находят свое место в рамках предлагаемой 

классификации. Примером автокатализа является ускорение реакции окисле-

ния железа II перманганатом в кислой среде, обусловленное ионами Mn2+, 

являющимися продуктом реакции: 

                     5Fe2+ + MnO4
– + 8H+ → 5Fe3+ + Mn2+ + 4H2O                          (V.13)   

В цепных реакциях каталитический эффект может проявляться в стадиях 

инициирования и продолжения цепи. Так, например, цепное разложение 

Н2О2 ускоряется микроколичествами ионов Fe3+ по схеме: 

HO2
– + Fe3+ → FeOH2

2+ 

FeOH2
2+ → Fe2+ + HO2 

Fe2+ + H2O2 → FeH2O2
2+                                                        (V.14) 

FeH2O2
2+ → Fe3+ + OH + OH– 

Продолжение цепи разложения Н2О2 ускоряют ионы Cu2+: 

Cu2+ + HO2 → Cu+ + H+ + O2 

Cu+ + H2O2 → Cu2+ + OH  + OH–                                          (V.15) 

Реакции, в которых стадии инициирования и продолжения цепи происходят 

каталитически, называются цепно-каталитическими. 

Как видим, во всех приведенных примерах происходят превращения в 

системах Mn(II)/Mn(VII); Fe(II)/Fe(III) и Cu(II)/Cu(I). Это дает основание от-

нести приведенные процессы к окислительно-восстановительному катализу. 

Между отдельными группами реакций в рамках предлагаемой классифика-

⋅ 
 

⋅ 
 

⋅ 
 ⋅  
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ции не существует четких границ. Так, многие реакции, протекающие по 

окислительно-восстановительному механизму, включают стадии комплексо-

образования между катализатором и реагентами и, наоборот, металло-

комплексный катализ часто сопровождается окислительно-восстановитель-

ными процессами. 

3. Кинетика гомогенного катализа. 
Окислительно-восстановительный катализ. Координационный катализ 

Рассмотрим типичные случаи протекания гомогенно-каталитических 

реакций. 

 Окислительно-восстановительный механизм (другое название - ме-

ханизм взаимокомпенсирующих реакций). По этому механизму протекают 

реакции, катализируемые ионами металлов переменной валентности. Такие 

реакции находят применение в гидрометаллургии. Примером является про-

цесс купрокатализа – ускорение реакции V2+ с Fe2+ ионами меди: 

V2+ + Cu2+ → V3+ + Cu+ 

Cu+ + Fe3+ → Cu2+ + Fe2+                                                (V.16)     

В общем виде: 

 

 

 

                                          

 

здесь S1 и S2 – исходные вещества, Р1 и Р2 – продукты, Е и  Е' соответственно 

окисленная и восстановленная формы катализатора. 

Кинетические уравнения всех каталитических реакций выводятся с помощью 

метода квазистационарных концентраций (КСК). Согласно этому методу 

                                           0
211 2 =−= 'cccc'c

ESS
E kk

dt
d

E .                           (V.18) 

Общая концентрация катализатора 

S1 + E                P1 + E' 

S2 + E'                P2+ E 

S1 + S2               P1 + P2 

(V.17) 

k1 

k2 
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                                                   EEE c'cc +=
0 .                                            (V.19) 

После подстановки (V.19) в (V.18) и алгебраических преобразований получа-

ем выражение для квазистационарной концентрации восстановленной  фор-

мы катализатора: 

                                           
2211

011

ss

s
cc

cc
'c

kk
k E

E +
=  .                                           (V.20) 

В стационарном режиме скорости обеих стадий процесса одинаковы, поэто-

му скорость реакции выражаем по продукту Р2: 

                                              'cc
c

Esk
dt

d P
22

2 =  ,                                          (V.21) 

окончательно: 

                                           
2211

210212

SS

SSEP

cc
cccc

r
kk

kk
dt

d
+

==  .                               (V.22) 

Согласно (V.22) скорость реакции 

прямо пропорциональна общей 

концентрации катализатора. Такая 

зависимость характерна для всех 

гомогенно-каталитических, в том 

числе и ферментативных реакций. 

Зависимость скорости от концен-

траций реагентов описывается 

кривой, представленной на рис.28.  

При низкой концентрации 

исходного реагента при                      :     

                            101 SE cckr =                                                (V.23) 

скорость реакции прямо пропорциональна концентрации реагента. При вы-

сокой концентрации  реагента                 концентрация S1 остается практиче-

ски постоянной, и кинетическая кривая переходит в прямую, параллельную 

r 

Cs 

Рис.28.Зависимость скорости катали-
тической реакции от концентрации    
исходного реагента S1

 

<< 
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оси абсцисс. Аналогичный вид имеет и зависимость скорости от CS. Если од-

на из стадий каталитического процесса является лимитирующей, (например, 

когда k1 << k2), то кинетическое уравнение принимает вид (V.23), и прямая 

пропорциональная зависимость сохраняется практически до полного исчез-

новения одного из реагентов. Этот механизм наблюдается также и в некото-

рых гетерогенно-каталитических реакциях. Например, реакция конверсии 

окиси углерода с водяным паром на катализаторе Fe3O4 протекает по схеме: 

CO + Fe3O4 → CO2 + 3FeO 

                                            3FeO + H2O → Fe3O4 +H2                                   (V.24)           

CO + H2O → CO2 + H2 

Здесь 3FeO – условное обозначение поверхностного промежуточного соеди-

нения. 

Координационный механизм катализа 

а) Металлокомплексный и ферментативный катализ 

Этому  механизму соответствуют многочисленные варианты стадий 

образования и разрушения промежуточных соединений, протекающих через 

разнообразные переходные состояния. Причем наряду со стадийным возмо-

жен и слитный механизм катализа. Чтобы познакомиться с принципом опи-

сания кинетики реакции, протекающей по координационному механизму, 

рассмотрим простейшую мономолекулярную реакцию: 

S → P 

в присутствии катализатора Е: 

 

S + E              SE 

                                                       SE             P                                               (V.25)  

Здесь общая концентрация катализатора равна сумме концентраций свобод-

ной и связанной формы: 

                                                  SEEE ccc +=
0 .                                             (V.26) 

 

 
k1 

k –1 
k2 
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Применив метод квазистационарных концентраций: 

                                            0211 =−−= − SESEES
SE ckckcck

dt
dc

                  (V.27) 

и учтя  условие материального баланса по катализатору (V.26), получим сле-

дующие выражения: 
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или                                      
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   .                                             (V.30)                                   

Последнее выражение получило название уравнения Михаэлиса-

Ментен. Оказалось, что уравнением Михаэлиса-Ментен описывается кинети-

ка  разнообразных реакций катализа ферментами, металлокомплексами, ки-

слотами и щелочами, органическими соединениями. Его в качестве первого 

приближения можно применять и для описания кинетики более сложных, 

например, бимолекулярных реакций в начальный период их протекания. В 

последнем случае  прибегают к приему искусственного понижения порядка 

методом избытка.  

В связи с широким применением уравнения Михаэлиса-Ментен, оста-

новимся на его анализе более подробно. Согласно этому уравнению скорость 

реакции прямо пропорциональна общей концентрации катализатора. Зависи-

мость скорости от концентрации исходного реагента сs описывается кривой, 

подобной той, которая  показана на рис.28 для окислительно-восстановите-

льного механизма. При малой величине сs   
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и тогда 
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имеет прямо пропорциональную зависимость r от сs. При высокой концен-

трации исходного вещества: 

                                                    Sck
kk

1

21 +−  << 1,                                             (V.32) 

из (V.30) получаем 

                                                        02 Eckrm ⋅= ,                                           (V.33), 

скорость реакции максимальна и не зависит от концентрации исходного ве-

щества. Константа   

MK
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+−
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21

 

получила название константы Михаэлиса. Эту величину легко определить из 

опытных данных. Для этого уравнение (V.30) преобразуют к линейному виду 

(анаморфоза Лайнуивера-Берка): 

                                                
mm rcrr S

MK 11
+=  .                                               (V.35) 

В координатах 1/r – 1/сS получают линейную зависимость, по которой легко 

определяется KM  и  rm, а зная rm, по уравнению (V.33) вычисляют k2. Расчеты 

показывают, что обычно k2 << k–1. В этом случае уравнение Михаэлиса-

Ментен  приобретает следующий вид: 

                                            
sccK

Eckr
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(V.34) 
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где Кс = k1/k –1 – константа равновесия стадии образования промежуточного 

соединения SE.  Кс является малой величиной, так как равновесие первой 

стадии смещено в левую сторону. В этом случае   

 

 

 

и уравнение (V.36) приобретает вид: 

                                            
sc ccEKkr 2= .                                                      (V.37) 

Отметим, что выражение (V.37)  можно также легко получить методом ква-

зиравновесного приближения. В случае соблюдения соотношения (V.37) 

промежуточное соединение SE быстро образуется, но медленно распадается 

(k2 << k –1), причем равновесная (точнее, квазиравновесная) концентрация SE 

– невелика. Соединение, обладающее такими свойствами, называется проме-

жуточным соединением Аррениуса. Через промежуточные соединения Арре-

ниуса протекают реакции металлокомплексного катализа, в частности, реак-

ция разложения Н2О2 в присутствии катализаторов Cr2O7
2–, МоО4

2– и др. (ка-

талазное разложение),  подробно исследованная Н.И. Кобозевым.  

На примере реакции каталазного разложения Н2О2 можно проиллюст-

рировать условность деления механизмов катализа на окислительно-

восстановительный и координационный. Первой стадией каталазного разло-

жения перекиси водорода: 

Н2О2 → Н2О + 1/2О2 

в присутствии МоО4
2– является образование перекисного соединения МоО6

2–, 

в котором степень окисления центрального атома остается постоянной, рав-

ной +6. Связь между перекисной группировкой – О – О – и Мо(VI) является 

координационной. Никакого попеременного окисления-восстановления 

Мо(VI) в ходе каталитического процесса не происходит. С этой точки зрения 

механизм катализа не является окислительно – восстановительным. С другой 

стороны, присоединение и затем отщепление атомной перекисной группи-

ровки  – О – О – можно рассматривать как окисление-восстановление. По-

ScСK
1

 

>> 1, 
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этому ряд авторов [21] относят каталазное разложение пероксида водорода к 

окислительно-восстановительному катализу.  

Продолжим анализ уравнения Михаэлиса-Ментен. Допустим, что в 

уравнении (V.30) k2 >> k –1. Учтем, что в этом случае соблюдается также не-

равенство k2 >> k –1, так как Kc = k1/k –1 продолжает оставаться малой величи-

ной. Пренебрегая величиной  k –1 по сравнению с k2 и считая, что k2/k1cS >> 1, 

получаем 

                                             
Scckr E01= .                                                       (V.38) 

В данном случае промежуточное соединение SE будет медленно обра-

зовываться (стадия I каталитического процесса – лимитирующая), но быстро 

разрушаться. Такое соединение называется промежуточным соединением 

Вант-Гоффа. Через промежуточное соединение Вант-Гоффа протекают реак-

ции кислотно-основного катализа. 

б) Кислотно-основной катализ 

Разновидности механизмов каталитических кислотно-основных реак-

ций зависят от типа кислот или оснований, выступающих в роли катализато-

ров. 

По Бренстеду кислотой является вещество, способное отдавать прото-

ны – донор протонов (НСl, CH3COOH, NH4
+, H2O, ROH), а основаниями – ак-

цептор протонов (Cl–, OH–, NH3, CH3COO–, RO–, Н2О). Льюисом была пред-

ложена более широкая классификация. Кислотой по Льюису, будет любое 

вещество, способное присоединять пару электронов. Кислотами Льюиса яв-

ляются все кислоты Бренстеда и дополнительно к ним такие вещества, как 

BF3, AlCl3, HgCl2, SnCl4. В число оснований по Льюису входят все основания 

Бренстеда  плюс  NH3, RN3, C6H5CH3CO и др. Таким образом, как по Брен-

стеду, так и по Льюису кислота должна иметь вакантную  высоко располо-

женную орбиталь, а основание – высокорасположенную занятую молекуляр-

ную орбиталь. Иначе говоря, кислота это электрофильный реагент, а основа-

ние – нуклеофильный реагент.  
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В соответствии с приведенной классификацией различают следующие 

виды кислотно-основного катализа: 

1) специфический кислотный катализ (катализатор - Н+ или Н3О+); 

2) специфический основной катализ (катализатор - ОН–); 

3) специфический кислотно-основной катализ (в разных стадиях каталитиче-

ского процесса участвуют как Н+, так и ОН–); 

4) общий кислотный катализ (катализатор – любая кислота Бренстеда, за ис-

ключением Н+); 

5) общий основной катализ (катализатор – любое основание Бренстеда, за ис-

ключением ОН–); 

6) общий кислотно-основной катализ (катализатор – любое основание или 

кислота Бренстеда, за исключением Н+ и ОН–); 

7) электрофильный, нуклеофильный катализ и электрофильно-нуклео-

фильный катализ (катализатор – кислота или основание Льюиса или и то, и 

другое, но участвующие в разных стадиях одного и того же процесса); 

8) иногда наблюдается так называемый пушпульный механизм катализа. Ес-

ли в кислотно-основном механизме кислота и основание поочередно участ-

вуют в следующих друг за другом или параллельно протекающих стадиях, то 

в пушпульном механизме кислота и основание одновременно атакуют моле-

кулу субстрата с разных концов, на которых находятся соответствующие ре-

акционноспособные группы.  

Механизм и кинетика кислотно-основного катализа интенсивно изуча-

ются, начиная с 20-х годов XX в. вплоть до настоящего времени. 

Согласно Лаури (1925 – 1928 гг.) и результатам позднейших исследо-

ваний кислотно-основной катализ обусловлен  поочередным взаимодействи-

ем молекулы реагента с кислотой и основанием, причем в качестве донора 

или акцептора протонов могут участвовать как молекулы катализатора, так и 

растворителя  (чаще всего это молекулы воды). Промежуточные соединения 

субстрата с молекулами катализатора образуются через переходные состоя-

ния (активированные комплексы). Существенно, что при движении активи-
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рованного комплекса вдоль координаты реакции в нем происходит, по образ-

ному выражению Лаури, – «внутренний электролиз» – перемещение элек-

трических зарядов от одной функциональной группы к другой. Все кислотно-

основные каталитические реакции протекают через образование и разруше-

ние промежуточных соединений Вант-Гоффа, которые медленно образуются, 

но быстро разрушаются. Лимитирующей  является стадия  образования про-

межуточного соединения. Помимо катализатора в образовании промежуточ-

ных продуктов могут участвовать ионы, принадлежащие растворителю (в 

случае воды это Н+ и ОН–). При одновременном действии нескольких катали-

заторов результирующая скорость равна сумме скоростей реакций образова-

ния отдельных промежуточных продуктов. Все эти положения  отражены в 

теории кислотно-основного катализа, разработанной Е.И. Шпитальским и 

развиты в последующих исследованиях.   

Рассмотрим типичные примеры реакций, протекающих по механизму 

кислотно-основного катализа. Примером специфического кислотного катали-

за является реакция омыления сложных эфиров, протекающая по механизму 

Дея и Ингольда  (упрощенная схема): 
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Согласно этой схеме частицы Н+ (точнее, Н3О+) осуществляют элек-

трофильную атаку на нуклеофил – атом кислорода группы OR′. В возникшем 

переходном состоянии эффективный положительный заряд кислорода пере-
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мещается к атому С, связь  С – О разрывается, в результате чего возникает 

карбоний-катион RC = O и молекула спирта R′OH. Взаимодействие карбо-

ний-катиона с водой (стадия V.40), который в данном случае выступает как 

сопряженное основание, приводит к образованию карбоновой кислоты и ре-

генерации Н+ ионов. Скорость реакции описывается в соответствии с уравне-

нием (V.38) следующим выражением: 

                                             
эфcckr

HH ++ = 1 .                                                 (V.42) 

Гидратация ацетальдегида 

                               СН3СНО + Н2О          СН3СН(ОН)2                                (V.43) 

протекает  по механизму специфического кислотно-основного катализа. Этой 

схеме соответствуют  два параллельных маршрута: 
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Общая скорость складывается из скорости некаталитической реакции и реак-

ций в присутствии Н3О+ и ОН–: 

         
OHH

rrrr ++= +0 ,                        (V.46) 

                                    

( )−−++ ++=
OHOHHH

ckckkr 0 .           (V.47) 

Для реакции кислотно-основного ка-

тализа характерна  колоколобразная кривая 

зависимости  скорости от рН среды 

(рис.29). При низких значениях рН реакция 

протекает преимущественно по кислотному 

k0 

(V.44) 

(V.45) 

– 

Рис.29. Зависимость скорос- 
ти реакции от рН для кис-
лотно-основного катализа 
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механизму, при высоких рН  преобладает основной механизм. В нейтральной 

среде протекает некаталитическая реакция.  

Применение гомогенного катализа 

Гомогенные катализаторы находят широкое применение в химической 

технологии и биотехнологии.  Они играют большую роль в разнообразных 

биологических  процессах.  Важное положительное свойство гомогенных ка-

тализаторов заключается в их способности проявлять свое действие в «мяг-

ких» условиях (низкие температуры, давления, неагрессивная среда), не раз-

рушая молекулярную и надмолекулярную структуру реагирующих веществ. 

Это свойство в наибольшей степени присуще ферментам (энзимам) – специ-

фическим высокомолекулярным белковым телам, выполняющим свои функ-

ции в живых организмах. Практически все процессы жизнедеятельности ор-

ганизмов: дыхание,  пищеварение, обмен веществ протекают под влиянием 

ферментов. В последние годы ферментативный катализ находит все более 

широкое применение в биотехнологических процессах – в пищевой и фарма-

кологической промышленности (например, гидролиз крахмала и целлюлозы, 

получение L-аспарагиновой кислоты).  

В настоящее время существует более 20 крупнотоннажных производств, 

которые основаны на применении гомогенных катализаторов. Так, в органи-

ческом синтезе широко применяется катализ протонными кислотами – 

Н2SO4, НСl, Н3РО4, ArSO2OH, НСООН и др., которые используются в про-

цессах гидратации, дегидратации, этерификации, алкилирования, конденса-

ции карбонильных соединений  и т.д. [18]. Промышленные способы хлори-

рования и алкилирования ароматических соединений основаны на примене-

нии в качестве катализаторов кислот и оснований Льюиса – хлоридов железа 

и алюминия. 

Особое место среди гомогенных катализаторов занимают металлоком-

плексы. Центральными атомами в металлокомплексных катализаторах обыч-

но являются переходные металлы и металлы платиновой группы. В качестве 

лигандов используются молекулы, имеющие, наряду с заполненными, также  
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вакантные орбитали (моноксид углерода, олефины, фосфины и др.), которые 

могут взаимодействовать с заполненными орбиталями металла, образуя так 

называемые π – дативные  связи.  На применении металлокомплексных ката-

лизаторов основано производство ряда полимерных материалов. Так, в 1952 

г. Циглером и Натта разработаны катализаторы на основе смесей хлоридов 

титана и этилалюминия: TiCl4/C2H5AlCl2,  которые применяются для полиме-

ризации этилена, пропилена, диенов. Процесс протекает в растворах бензола 

или толуола при атмосферном давлении и комнатной температуре.  

Важное место в промышленности основного органического синтеза за-

нимает также Вакер-процесс – каталитическое окисление олефинов кислоро-

дом воздуха, протекающее с образованием альдегидов, которые затем могут 

быть переведены в жирные кислоты. Синтез жирных кислот в значительной 

мере позволяет сократить расход природных растительных масел на техниче-

ские цели. Вакер-процесс осуществляется на катализаторах состава PdCl2 / 

CuCl2 в водном растворе НCl при температуре 20÷600 С. 

К числу крупнотоннажных производств относится также гомогенно-

каталитическое гидроформилирование олефинов, в котором при воздействии 

моноксида углерода и водорода получается смесь альдегидов,  и многие дру-

гие процессы. [19,20]. Несмотря на ряд важных положительных качеств, та-

ких как высокая активность, селективность, способность осуществлять ката-

литический процесс в мягких условиях, металлокомплексные катализаторы 

имеют ряд серьезных недостатков, что препятствует расширению направле-

ний их технического применения. Главный из них обусловлен необходимо-

стью отделения катализатора от продуктов реакции. Этот недостаток в ме-

ньшей степени относится к катализу кислотами и основаниями, поскольку 

стоимость последних относительно невелика. В случае металлокомплексного 

катализа разделение катализатора и продуктов является необходимым усло-

вием для практического осуществления процесса. Большие сложности вызы-

вает также регенерация металлокомплексных катализаторов, необходимость 

которой усугубляется тем, что в состав катализаторов входят, как правило, 
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дорогостоящие благородные металлы. Тем не менее, работы в направлении 

совершенствования гомогенных и, в первую очередь, металлокомплексных 

катализаторов продолжаются. Перспективным направлением в этих работах 

является создание гетерогенизированных металлокомплексных катализато-

ров. Они занимают промежуточное положение между гомогенным и гетеро-

генными катализаторами. Гетерогенизированные металлокомплексные ката-

лизаторы называют также гибридными, закрепленными, иммобилизованны-

ми катализаторами. Приготовление таких катализаторов является довольно 

сложным процессом, включающим в себя присоединение цепочки СН2 – 

групп из 5-10 атомов углерода к инертному твердому носителю, обладающе-

му достаточно развитой удельной поверхностью и стабильностью (активиро-

ванный уголь, силикагель, поливинилхлорид, полистирол и др.). К другому 

концу углеводородной  цепочки  присоединяют группировку, образующую 

прочный комплекс с ионом металла-катализатора. Таким образом, ион ме-

талла как бы «плавает» в растворе около поверхности полимерного носителя, 

функционируя как гомогенный катализатор. В англоязычной научной лите-

ратуре такие катализаторы называют заякоренными (anchored) или амфибий-

ными (amphigeneous). [13]. Инертные носители применяются также и для за-

крепления ферментов. При этом получают иммобилизованные ферменты. 

Разработка и исследование методов приготовления и применения иммобили-

зованных катализаторов являются перспективным направлением химической 

кинетики, имеющим большое научное и практическое значение. 

4. Гетерогенный катализ. 
Основные стадии гетерогенно-каталитического процесса 

Гетерогенные катализаторы  представляют собой твердые пористые тела 

с высокоразвитой внутренней поверхностью. Активность гетерогенных ката-

лизаторов несколько ниже, чем гомогенных. Однако, по сравнению с гомо-

генными, гетерогенные катализаторы обладают важным преимуществом – 

при их использовании снимается проблема отделения катализатора от про-
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дуктов реакции. Гетерогенный катализ широко применяется в химической 

технологии. Около 80 % всех химических производств основаны на катали-

тических процессах. 

Гетерогенно-каталитические реакции проводят в двух вариантах. В пер-

вом реакционная смесь пропускается (прокачивается) через слой неподвиж-

ного катализатора. Во втором варианте суспензия катализатора перемешива-

ется совместно с жидким раствором реагентов или поддерживается во взве-

шенном состоянии  в «кипящем слое»  движущимся снизу вверх потоком га-

за или жидкости. В гетерогенно-каталитических реакциях реакционным про-

странством является поверхность катализатора, в связи с чем, скорость реак-

ции имеет размерность моль⋅с–1⋅м–2. Основными характеристиками гетеро-

генных катализаторов являются их активность, определяемая скоростью ре-

акции, отнесенной к единице массы или к единице внутренней поверхности 

катализатора (удельная каталитическая активность), и удельная поверхность, 

равная поверхности пор, приходящейся на единицу массы катализатора – Sуд 

м2/г. Величина удельной поверхности катализаторов колеблется в пределах 

от 10 до 500 м2/г. 

В качестве гетерогенных катализаторов находят применение следующие 

вещества: 

1) переходные металлы I подгруппы (Cu, Ag) и VIII группы (Fe, Ni, Co, Pt, 

Pd) периодической системы. Они применяются в процессах гидрирования, 

окисления, синтеза аммиака из N2 и Н2, окисления аммиака в производстве 

азотной кислоты; 

2) оксиды металлов, являющиеся полупроводниками (MgO, ZnO, Fe2O3 и др.) 

или смеси оксидов (CuO⋅CrO3;  Bi2O3⋅2MoO3) . Область их применения – син-

тез метанола из CO и Н2, конверсия СО с водяным паром, окисление серни-

стого ангидрида кислородом в производстве серной кислоты;  

3) оксиды металлов типа Al2O3, SiO2 и их нейтральные и кислые соли, в том 

числе алюмосиликаты [(Al2O3)m⋅(SiO2) ⋅(Н2О)], ионообменные смолы. В таких 
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катализаторах протекают реакции кислотно-основного катализа: дегидрата-

ция и гидратация, крекинг нефтяных фракций и др.; 

4) бифункциональные катализаторы, являющиеся комбинацией оксида ме-

талла или носителя кислотного типа (Al2O3, SiO2) с переходными металлами 

или их оксидами, например смесь ZnO и Al2O3, применяемая для синтеза бу-

тадиена 1,3 из этанола. 

Из приведенных выше примеров видно, что по своему механизму гете-

рогенно-каталитические реакции, так же как и гомогенно-каталитические, 

могут быть разделены на две основные группы: окислительно-

восстановительный и кислотно-основной (координационный) катализ, в том 

числе, металлокомплексный катализ (гомолитические и гетеролитические 

процессы соответственно).  

Кинетика гетерогенно-каталитических реакций имеет существенные 

особенности. Они обусловлены тем, что в ходе реакции на гетерогенном ка-

тализаторе протекает два последовательных процесса: транспорт молекул к 

поверхности катализатора и химическая реакция на его поверхности.  Эти 

два основных процесса можно разделить на следующие стадии:  

1) внешняя диффузия – перемещение молекул реагентов из глубины газовой 

или жидкой фазы к внешней поверхности зерна (гранул) катализатора; 

2) внутренняя диффузия – перемещение молекул реагентов через поры внут-

ри зерна катализатора к внутренней поверхности пор; 

3) адсорбция молекул реагентов на поверхности пор катализатора, заканчи-

вающаяся образованием так называемых поверхностных (двумерных) соеди-

нений, являющихся интермедиатами каталитического процесса; 

4) химическая реакция на поверхности между адсорбированными молекула-

ми реагентов; 

5) десорбция продуктов реакции в пространстве внутри пор катализатора; 

6) обратная внутренняя, а затем внешняя диффузия продуктов реакции из пор 

в глубину жидкой или газовой фазы. 
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Кинетическая модель каталитического процесса должна учитывать все 

вышеперечисленные стадии. Разработка такой модели представляет очень 

сложную задачу. Однако обычно одна из последовательных стадий является 

лимитирующей. Это значительно упрощает задачу и делает возможным при-

менение метода квазистационарных концентраций. Прежде чем ознакомить-

ся с принципом разработки кинетической модели, кратко остановимся на ос-

новных законах, определяющих скорость отдельных стадий гетерогенной не-

каталитической реакции. 

Диффузия 

Протекание диффузии может понизить скорость реакции за счет торможения  

доставки реагентов к внутренней поверхности зерна катализатора (диффузи-

онное торможение). Влияние диффузии относят к макрокинетическим фак-

торам, а математический аппарат, описывающий кинетику диффузии в усло-

виях химической реакции, называют макрокинетикой. Если массоперенос 

происходит с постоянной скоростью, то есть в стационарных условиях, ско-

рость диффузии описывается уравнением первого закона Фика: 

                                                     dx
dcD

Sdt
dn −=  ,                                            (V.48) 

где n- число молей реагента;  t - время; S – площадь поверхности, через кото-

рую происходит диффузия, м2; D – коэффициент диффузии, м2с –1; х – коор-

дината, вдоль которой протекает диффузионный поток, м; с – концентрация 

диффундирующего вещества, моль⋅м-3. 

Уравнение (V.48) можно применить как к внешней, так и к внутренней 

диффузии. При этом необходимо иметь в виду, что численные значения ве-

личин   S, D и dc/dx для внешней и внутренней диффузии будут различны. 

Однако для того чтобы произвести анализ влияния диффузии на скорость ре-

акции на качественном уровне, можно сделать ряд грубых допущений и при-

вести уравнение (V.48) к виду, пригодному для описания единого диффузи-

онного процесса. Для этого рассмотрим схему распределения концентрации 
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реагента у внешней поверхности и внутри пористой гранулы катализатора 

(рис.30) [21].  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Поток газа или жидкости, омывающий зерна (гранулы) катализатора, 

как правило, имеет турбулентный характер. Однако непосредственно вблизи 

внешней поверхности режим потока изменяется. Возникает неподвижная или 

ламинарно движущаяся пленка (зона II), слой Прандтля.  В пределах этого 

слоя градиент концентрации dc/dx остается постоянной отрицательной вели-

чиной, поскольку диффузия протекает в направлении уменьшения концен-

трации. В том же направлении протекает диффузия и внутри пор катализато-

ра (зона III). Скорость и коэффициент диффузии в порах зависят от их диа-

метра и формы. Для математического описания внутренней диффузии Я.Б. 

Зельдовичем была предложена псевдогомогенная модель зерна, согласно ко-

торой предполагается, что диффузионный поток, проходящий через все поры 

катализатора, характеризуется постоянной величиной эффективного коэффи-

циента диффузии. Благодаря этому, градиент концентрации остается величи-

ной постоянной. 

Поток газа 
или жидко-
сти 

C0 

II I III 

δ1 δ2 
Сп 

С 

С' 

Рис.30. Изменение концентрации компонента 
(С) в процессе внешней и внутренней диф- 
фузии: I – газовая фаза; II – внешняя диффу-
зия; III – внутренняя диффузия 
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В реальных условиях каталитического процесса при одновременном 

протекании массопереноса и химической реакции диффузионный поток мо-

жет не достигать поверхности узких пор, расположенных в глубине зерна ка-

тализатора, так как молекулы реагента могут превратиться в продукты внут-

ри пор, находящихся ближе к внешней поверхности. В этом случае степень 

использования поверхности катализатора будет меньше единицы: η < 1. В 

модели Я.Б. Зельдовича предлагается, что вся поверхность пор равнодоступ-

на и η =1. Несмотря на то, что псевдогомогенная модель зерна (теория рав-

нодоступной поверхности) является очень упрощенной моделью, она нахо-

дится в удовлетворительном согласии с опытными данными. 

С целью дальнейшего упрощения задачи сделаем еще одно очень грубое 

допущение. Предположим, что как для внутренней, так и внешней диффузии 

градиент концентрации имеет одно и то же постоянное значение, чему соот-

ветствует постоянный эффективный коэффициент диффузии (D). Это означа-

ет, что зависимость с = f (x) для зон II и III (на рис.30) будет описываться од-

ной прямой линией с постоянным угловым коэффициентом dc/dx. Исходя из 

сделанного допущения, процесс массопереноса из глубины потока внутрь 

пор катализатора можно описать единым уравнением (V.48), записанным в 

следующем виде [22]:    

                                                     ( )n
эф

эф сс
D

Sdt
dn

−
δ

+= 0  ,                              (V.49) 

где Dэф – эффективный коэффициент диффузии; δэф = δ1 + δ2 – толщина слоя, 

через который протекает диффузионный поток. 

В уравнении (V.49)                       

      
эф

n ccс
dx
d

δ
−

≈ 0
    

Обозначив Dэф/δэф = β (эффективная константа скорости диффузии), получим 

                                                     ( )nсс
Sdt
dn −β= 0 .                                 (V.50) 

 

< 0, тогда (с0 – сn) > 0. 
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Адсорбция 

В первых исследованиях гетерогенного катализа (Сабатье) предполага-

лось, что рост скорости реакции в присутствии гетерогенного катализатора 

вызван «сгущением» реагента, то есть повышением его концентрации вблизи 

поверхности катализатора за счет физической адсорбции. Это в соответствии 

с кинетическим законом действия масс вызывает повышение скорости реак-

ции. Позднейшие исследования показали, что главной причиной катализа яв-

ляется химическое взаимодействие между реагентами и катализатором (хе-

мосорбция), а физическая адсорбция является стадией, предшествующей 

этому взаимодействию. 

Хемосорбция обусловлена возникновением химических связей, которые 

обладают свойством насыщаемости и малым радиусом действия (порядка не-

скольких ангстремов).  Поэтому в результате хемосорбции на поверхности 

катализатора (адсорбента) возникает мономолекулярный слой реагента, а 

равновесие между катализатором и реагентом описывается уравнением изо-

термы адсорбции Лэнгмюра: 

                                                     c
caa
b

b
+

= ∞ 1  ,                                            (V.51) 

где а – количество адсорбированного вещества (адсорбата) – адсорбция,       

моль⋅м-2; а∞ - предельная адсорбция, количество молей адсорбата, необходи-

мое для покрытия поверхности адсорбента мономолекулярным  слоем 

моль⋅м-2; с – концентрация  адсорбата  в объеме раствора, моль⋅м-3 или 

моль⋅л-1∗;  b – адсорбционный коэффициент. 

Адсорбционный коэффициент b имеет физический смысл константы 

равновесия квазихимической реакции:  

                                                     адсраствор AA ↔                                         (V.52) 

Так же как  и любая константа равновесия, величина коэффициента b опре-

деляется энергетическим и энтропийным фактором: 

                                                
∗) При адсорбции из газовой фазы вместо с в уравнении Лэнгмюра стоит р – парциальное 
давление. 
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R

S
RT
H адсадс

eeb
∆∆

−
⋅= .                                  (V.53) 

Уравнение (V.51) выведено, исходя из предположения, что поверх-

ность адсорбента геометрически и энергетически однородна. В действитель-

ности на поверхности существуют шеро-

ховатости: впадины и выступы – активные 

центры, имеющие различную адсорбци-

онную способность. В элементарном из-

ложении ограничимся допущением об ад-

сорбции на однородной поверхности, ко-

гда адсорбционная способность всех ак-

тивных центров одинакова. 

В соответствии с уравнением Лэн-

гмюра (V.51) при малом адсорбционном 

коэффициенте b или при низкой концен-

трации адсорбата 

                                                      bc << 1,                                                       (V.54) 

и уравнение приобретает вид: 

                                                     bcaa ∞= ,                                                    (V.55) 

адсорбция прямо пропорциональна концентрации адсорбата (область Генри). 

При высоких значениях b или c  

                          bc >> 1                                                         

и                                                

                          ∞= aa     
адсорбция достигает предельного значения и перестает зависеть от концен-

трации адсорбата. Изотерма адсорбции по Лэнгмюру представлена на рис.31. 

Если в газовом или жидком растворе содержится не один, а несколько ком-

понентов, способных к адсорбции, например, продукты реакции или разно-

родные молекулы реагентов, участвующих в бимолекулярной  реакции, то 

(V.56) 

Рис.31. Изотерма адсорбции 
Лэнгмюра: I – область Генри 
(a=a∞bc), II – область предель-
ной адсорбции (a = a∞) 

I 

a 

C 

II 
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протекает конкурентная адсорбция. Так, для двухкомпонентной системы из 

веществ А и В, способных реагировать друг  с другом на катализаторе, имеем 

                                          
BBAA

AA
A cc

caa
bb

b
A ++

= ∞ 1  
,                                   (V.57) 

                                        
BBAA

BB
BB cc

caa
bb

b
++

= ∞ 1    .                                   (V.58) 

Химическая реакция 

Существует два основных механизма реакции с участием гетерогенного 

катализатора: Лэнгмюра-Гиншельвуда и Ридела-Или.  

Рассмотрим эти механизмы на примере бимолекулярной реакции. По 

механизму Лэнгмюра-Гиншельвуда молекулы А и В сначала адсорбируются 

на катализаторе, в результате чего образуются поверхностные промежуточ-

ные соединения, реагирующие друг с другом: 

А + Z → AZ                  (a) 

                                          B + Z → BZ                      (б)                                 (V.59) 

                                   AZ + BZ → P + 2Z                  (в) 

здесь Z – обозначение активного центра на поверхности катализатора; AZ и 

BZ – промежуточные поверхностные соединения; Р – продукт реакции. 

Скорость реакции на поверхности катализатора,  по предложению Лэнгмюра, 

выражается законом действующих поверхностей – аналогом закона дейст-

вующих масс∗: 

                                                     BASkr θθ= ,                                                  (V.60)  

где kS – константа скорости реакции на поверхности катализатора. 

                                      
A

A
A a

a
∞

=θ ,              
B

B
B a

a
∞

=θ                                      (V.61) 

– доли занятой поверхности, соответственно молекулами А и В. 

                                                
∗) Индекс «S» от англ. surface – поверхность 
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В механизме Ридела-Или (ударный механизм) адсорбируется только од-

на из реагирующих молекул (например, А). Молекула второго реагента (В) 

сталкивается с адсорбированной молекулой А: 

                                                  А + Z → AZ                                              

                                                AZ + B → P + Z                                               (V.62)                

В квазистационарном режиме 

                                                     BAS cr k θ= .                                                  (V.63) 

5. Кинетика мономолекулярной гетерогенно-каталитической 
реакции, протекающей в кинетической и диффузионной области 

Базируясь на рассмотренных положениях и упрощающих допущениях 

получим выражение для скорости мономолекулярной реакции, 

                                                        А → Р                                                        (V.64)    

учитывающее влияние диффузии. 

Реакция протекает по механизму: 

                                          А + Z → АZ                                                    

                                          AZ   →  P + Z                                                         (V.65)  

Пусть лимитирует вторая стадия и при этом исходный реагент А имеет ма-

лую адсорбцию: 

                                                ПA bсaa ∞= .                                                    (V.66) 

Здесь сП – концентрация А в растворе внутри поры катализатора.  

Тогда скорость реакции на поверхности поры катализатора будет равна: 

                                                     θ= Skr                                                        (V.67) 

где                                               Пbc
a
a ==θ
∞

                     

или                                             ПSbckr = .          

Обозначим kSb = kхр – константа скорости реакции на поверхности катализа-

тора. Таким образом, скорость каталитической реакции равна  

(V.68) 

, 
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                                                       Псkr хр= .                                                 (V.69) 

В стационарном режиме скорость диффузии (V.50) равна скорости реакции 

на поверхности катализатора: 

                                                        r
sdt
dn = .   

Поэтому в соответствии с (V.50) и (V.69) имеем 

                                                  ( ) ПП сcc хрk=−β 0 .                                         (V.70) 

Тогда из (V.70) получим следующее выражение для стационарной концен-

трации вещества А, находящегося в растворе внутри поры катализатора: 

                                                  β+
β

=
хрk

ccП 0
 .                                                  (V.71) 

Подставляя (V.71) в (V.69), окончательно получаем 

                                                  0cr
хр

хр

k
k

⋅
β+

β⋅
= .                                                (V.72) 

Введем обозначение: 

                                                  β+

β⋅
=

хр

хр
эф k

k
k  ,                                                (V.73) 

kэф – эффективная константа скорости гетерогенно-каталитической реакции.  

Возможны три режима протекания реакции: 

1. kхр << β, тогда, как видно из (V.73), 

                                                      kэф ≈ kхр .                                                     (V.74)   

Реакция протекает в кинетической области (точнее во внутрикинетической 

области, так как возможна еще внешнекинетическая область). Лимитирую-

щей стадией является химическая реакция, протекающая на внутренней по-

верхности пор катализатора. 

2. kхр >> β, тогда, как видно из (V.73), 

                                                       kэф = β.                                                       (V.75)    
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Реакция протекает в диффузионной области, когда лимитирующей ста-

дией является массоперенос молекул реагента к внутренней поверхности пор 

катализатора*. 

3. Если численные значения kхр и β будут величинами одного порядка, кине-

тика реакции описывается полным уравнением (V.72). Режим, соответст-

вующий такому соотношению констант, называют переходной областью. 

Выражение (V.73) можно представить в следующем виде: 

                                                  β
+=

111

хрэф kk  .                                               (V.76) 

Последнее выражение аналогично формуле, определяющей электриче-

ское сопротивление цепи, составленной из двух последовательно соединен-

ных проводников. Такой же вид имеет выражение для гидравлического со-

противления системы из двух последовательно соединенных труб разного 

сечения. Таким образом, наблюдается полная аналогия математического опи-

сания систем, включающих  последовательные стадии, независимо от физи-

ческой сущности протекающих процессов. Поэтому величину 1/β принято 

называть диффузионным  сопротивлением, а 1/kхр – химическим сопротивле-

нием. 

 Протекание реакции в той или иной макрокинетической области опре-

деляется различными факторами: температурой, скоростью потока жидкости 

или газа, омывающего зерна катализатора, размерами зерен, диаметром и 

формой пор зерен катализатора. 

Влияние температуры проявляется в изменении констант скоростей kхр и 

β. Температурная зависимость обеих величин описывается уравнением Ар-

рениуса: 

                                      
RT
E

рх

хр

ekk
−

= 0.         
RT
Eд

e
−

β=β 0                              (V.77) 
__________________ 
* Более строгое математическое описание показывает, что возможно существова-

ние внешнедиффузионной и внутридиффузионной области, когда лимитирует соответст-
венно внешняя или внутренняя диффузия. 
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Энергия активации химической реакции (Ехр) (∼50–100 кДж/моль) на 

порядок выше энергии активации диффузии (Ед) (∼10 кДж/моль). 

Из рис.32, на котором показаны температурные зависимости kхр и β, 

соответствующие уравнению (V.77), видно, что при низких температурах kхр 

< β – реакция протекает в кинети-

ческой области, при высоких 

температурах kхр > β – реакция 

протекает в диффузионной облас-

ти.  Переход из кинетической в 

диффузионную область можно 

также проследить выразив вели-

чину эффективной энергии акти-

вации Еэф через энергии актива-

ции химической реакции и диф-

фузии.  Для этого прологарифми-

руем уравнение (V.73) и возьмем первые производные по температуре от 

обеих частей уравнения: 

                              
( )
dT
klnd

dT
lnd

dT
klnd

dT
klnd эфхрэф β+

−
β

+=  .                                                

Учитывая, что в соответствии с уравнением Аррениуса 2RT
E

dT
klnd a= , 

после подстановок и элементарных преобразований получим 

                                      β+

β+
−+=

хр

дхрхр
дхрэф k

EkE
EEE  .                         (V.78) 

Из (V.78) видно, что для кинетической области (kхр << β) Еэф = Ехр, для диф-

фузионной области (β << kхр) Еэф = Ед. 

Согласно уравнению Аррениуса 

                                         const
RT
E

kln эф
эф +−= .                                      (V.79) 

    Рис.32. Температурные зависимости 
констант скоростей гетерогенно-
каталитической реакции: 1 – kхр , 2 – β 

1 

k 

T 

2 
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Используя уравнение (V.78) и (V.79), построим график зависимости 

lnkэф от 1/Т (рис.33). График состоит из трех участков: I – диффузионная об-

ласть (низкая энергия активации и соответственно малый угловой коэффици-

ент  tgα = E/R), III – кинетическая область, II - переходная область.  

Рис.33 дает схе-

матическое изображе-

ние зависимости lnkэф 

от 1/Т. В действитель-

ности переход из одной 

области в другую про-

исходит плавно, и для 

гетерогенно каталити-

ческой реакции линей-

ная зависимость в ши-

роком диапазоне тем-

пературы не соблюда-

ется.  Для достижения 

максимальной производительности реактора, в котором осуществляется ка-

талитическая реакция, необходимо уменьшить или устранить полностью 

диффузионное торможение, то есть перевести реакцию в кинетическую об-

ласть. С этой точки зрения снижение температуры не дает желаемого резуль-

тата, так как в этом случае переход в кинетическую область вызывает паде-

ние скорости реакции и как следствие уменьшение производительности ап-

парата. Снятие внешнедиффузионного торможения можно осуществить,  

увеличивая скорость потока жидкости или газа, омывающего зерна катализа-

тора. Возрастание скорости потока вызывает снижение толщины ламинарной 

пленки δ вблизи гранул катализатора (рис.30) и в соответствии с уравнением 

(V.49) приводит к росту константы скорости внешней диффузии: 

                                              
1δ

−=β внеш
внеш

D
 .                                             (V.80) 

Рис.33. Зависимость эффективной константы 
скорости (kэф) гетерогенно-каталитической ре-
акции от обратной температуры (1/Т): I – диф-
фузионная, II – переходная, III – кинетическая 
область 

 

Диффузионная область 
Е ≈ 5 ÷ 20 кДж/моль 

lnK 

1/T 

Кинетическая область 
Е ≈ 50 ÷ 200 кДж/моль 

Переходная область 
 

I 

II 

III 
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Снижения внутридиффузионного торможения возможно достигнуть путем 

дробления зерен катализатора. Уменьшение размеров зерна приводит к сни-

жению эффективной толщины слоя δ2, через который происходит внутренняя 

диффузия (рис.30). Следствием этого будет возрастание константы скорости 

внутренней диффузии: 

                                              
2δ

=β внутр
внутр

D
                                              (V.81) 

и увеличение степени использования внутренней поверхности пор катализа-

тора η. Такой же результат можно получить, применяя катализатор с зернами 

повышенной пористости, то есть с более широкими и менее извилистыми 

порами. 

При экспериментальном исследовании кинетики гетерогенно-

каталитических реакций важное значение имеет исключение влияния макро-

кинетических факторов и проведение реакции в кинетической области. В 

свете вышеизложенного о наличии или отсутствии влияния макрокинетиче-

ских факторов можно судить по данным о величине скорости реакции при 

различной температуре, скорости потока, размерах и пористости зерен ката-

лизатора, а также по величине энергии активации.   

Выше было отмечено, что существенное влияние на скорость гетероген-

но-каталитической реакции оказывает хемосорбция реагентов.  Хемосорбция 

как стадия процесса аналогична стадии образования промежуточных соеди-

нений в гомогенном катализе, с другой стороны, установление хемосорбци-

онных равновесий между катализатором и реагентами усложняет кинетику 

каталитических реакций. В частности,  вызывает изменение порядка реакции 

при изменении концентраций реагентов. 

Рассмотрим кинетическую модель простейшей мономолекулярной реак-

ции (схема V.65), протекающей в кинетической области: 

А → Р 
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      В этом случае концентрация реагента А в газовой или жидкой фазе внут-

ри поры катализатора будет равна его концентрации в глубине раствора, 

омывающего зерна катализатора (рис.30): 

                                                       сП = с0 .                                                      (V.82) 

Скорость реакции на поверхности катализатора в соответствии с законом 

действующих поверхностей будет 

                                                      r = kS ⋅ θ ,                                                     (V.83) 

где θ – доля поверхности, занятой молекулами вещества А. 

       Если пренебречь адсорбцией продукта реакции и предположить, что ад-

сорбция протекает на энергетически однородной поверхности (модель иде-

ального адсорбированного слоя Лэнгмюра), а в ходе реакции поддерживается 

равновесие между адсорбентом и адсорбатом (катализатором), то величина θ 

будет определяться уравнением изотермы мономолекулярной адсорбции 

Лэнгмюра: 

                                              
0

0

1 bc
bc
+

=θ  .                                                        (V.84) 

При этом скорость реакции будет равна: 

                                              
0

0
1 bc

bckSr
+

=  .                                                   (V.85) 

График функции r (c0) (V.85) представлен на рис. 34.  

При низких концентрациях реагента А или низких значениях адсорб-

ционного коэффициента b  –  bc0 << 1 

                                                    r = ksbc0 .                                                       (V.86) 

Соблюдается прямая пропорциональная зависимость (область Генри). 

При высоких концентрациях реагента А или высоких значениях  b – bc0 >> 1 

                                                    r = ks ,                                                      

реакция имеет нулевой порядок по веществу А. Постоянство скорости реак-

ции объясняется достижением предела адсорбции: а = а∞. Если величина bc0 
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сопоставима с единицей в знаменателе, концентрационная зависимость ско-

рости описывается полным 

уравнением (V.85), которое 

можно заменить показательной 

функцией: 

                   
n

эфcr k 1=  ,       (V.87) 

где 1/n < 1. Реакция имеет дроб-

ный порядок по концентрации 

реагента.  

Как видим, даже в простей-

шем случае скорость одного и 

того же гетерогенно-каталити-

ческого процесса может доволь-

но причудливо меняться в зави-

симости от значимости концентрационно-адсорбционных характеристик (с0 и 

b). 

Полезно отметить, что между уравнением для скорости гетерогенно-

каталитической реакции (V.85), записанном в виде: 

                                              

0

11
c

r

b

kS

+
=  ,                                                     (V.88) 

и уравнением Михаэлиса-Ментен для скорости гомогенно-каталитической 

реакции (V.30):  

( )
S

ES

c

c
r

k
kk

k
11

1

21

0

⋅
+

+
=

−
 

наблюдается вполне очевидная аналогия. Эта аналогия становится еще более 

очевидной, если учесть, что в случае гетерогенного катализа концентрация 

катализатора (в данном случае масса катализатора на единицу объема систе-

мы) является величиной постоянной. Однако если скорость относить не к 

единице поверхности катализатора, а к его массе, приходящейся на единицу 

II 
III 

I 

r 

C
 

Рис.34.Зависимость скорости мономоле-
кулярной гетерогенно-каталитической ре-
акции от концентрации исходного реаген-
та с0: I – область Генри, II – область ад-
сорбционного насыщения, III – переход-
ная область 
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объема реакционной системы, то можно говорить о прямой пропорциональ-

ности между скоростью реакции и количеством катализатора, так же как и в 

уравнении Михаэлиса-Ментен. Отмеченная аналогия не случайна. Она бази-

руется на сходстве стадийных механизмов каталитических реакций.  

Реальные гетерогенно-каталитические реакции протекают на катализа-

торах с энергетически неоднородной поверхностью, в реакциях участвуют, 

как правило, не один, а не менее двух реагентов, причем продукты реакции 

обладают различной адсорбируемостью. В силу указанных причин невоз-

можно построить универсальную модель кинетики гетерогенно-

каталитической реакции даже для кинетической области. Для каждой от-

дельной реакции или совокупности родственных реакций (реакционные се-

рии) разработаны свои кинетические модели, которые описаны в специаль-

ной литературе [18,23,24].  

6. Каталитическая активность и пути ее прогнозирования 

Проблемы приготовления катализаторов, прогнозирования их активно-

сти и оптимизации условий протекания гетерогенно-каталитических процес-

сов имеют огромное практическое значение.  

Отправным моментом в рассмотрении этих проблем является определе-

ние понятия каталитической активности. Существует два определения этой 

величины: общая активность – количество продукта, получаемого в единицу 

времени с единицы массы катализатора, и удельная активность – отношение 

эффективной константы скорости реакции, протекающей в кинетической об-

ласти, к удельной поверхности катализатора (Г.К. Боресков) [7].  Обе эти ха-

рактеристики зависят от химического состава катализатора, способа его при-

готовления и природы добавок, вносимых в массу катализатора. 

Большую часть катализаторов получают методом осаждения  активной 

основы раствора соли, например, 

                      Al(NО3)3 + 3NH4OH → Al(OH)3 + 3NH4NO3                          (V.89)    
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 с последующей отмывкой, фильтрованием и сушкой (осажденные катализа-

торы). Таким способом получают катализаторы на основе Fe3O4 для конвер-

сии окиси углерода с водяным парам, барийалюминийванадиевые катализа-

торы окисления SO2 в производстве серной кислоты. Существует большая 

группа наносных  катализаторов, которые получают методом пропитки твер-

дых пористых тел водными растворами солей (пример – катализаторы синте-

за метанола). Особую группу представляют скелетные катализаторы, из ко-

торых наиболее известен никель Ренея. Его получают выщелачиванием алю-

миния из никель-алюминиевого сплава и применяют в процессах гидрирова-

ния.  

Менее распространены сухие методы приготовления катализаторов – 

путем термического разложения солей. 

 В большинство катализаторов в процессе их приготовления вносят до-

бавки, повышающие каталитическую активность (промоторы). Различают 

структурообразующие и модифицирующие добавки. Введение первых спо-

собствует получению необходимой пористой структуры катализатора, опре-

деляемой распределением объема пор по радиусам.  

Структурообразующие добавки препятствуют термической дезактива-

ции (старению  катализаторов) за счет процессов спекания и рекристаллиза-

ции, протекающих при длительной эксплуатации. Примером структурообра-

зующей добавки является Al2O3, вводимый в количестве 4% в массу железно-

го катализатора синтеза аммиака. Модифицирующие добавки (промоторы) 

оказывают влияние непосредственно на удельную каталитическую актив-

ность, изменяя в нужном направлении скорость реакции на внутренней по-

верхности пор катализатора. Примером такой добавки является PbO, вводи-

мый в катализатор Fe3O4 конверсии окиси углерода с водяным паром.  

В процессе эксплуатации активность катализатора постепенно убывает. 

Происходит процесс «старения» катализатора и отравления его катализатор-

ными ядрами. Катализаторными ядрами являются вещества, присутствую-

щие в реагирующей смеси часто в ничтожном количестве (H2S, CS2, свобод-
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ные галогены, соединения фосфора, мышьяка и др). Действие ядов обуслов-

лено блокировкой активных центров вследствие хемосорбции.   

Существует большое число теоретических разработок, выполненных с 

целью  выяснения механизма гетерогенного катализа, предсказания активно-

сти катализаторов, объяснения  действия промотирующих добавок и катали-

заторных ядов. Каждая из теорий применима к определенной группе катали-

заторов и каталитических процессов. Так, согласно электронной теории ката-

лиза на полупроводниках, основанной на зонной теории электропроводимо-

сти твердых тел, каталитическая  активность связана с положением энергети-

ческого уровня Ферми (химического потенциала электрона в полупроводни-

ке). Действие промотирующих добавок и ядов в этой теории объясняется 

смещением уровня Ферми (Ф.Ф. Волькенштейн и др.). 

Согласно мультиплетной теории (А.А. Баландин), необходимыми усло-

виями проявления каталитической активности являются соблюдение прин-

ципов геометрического и энергетического соответствия между молекулами 

реагентов и кристаллической решеткой катализатора. Теория позволяет про-

гнозировать каталитическую активность металлических катализаторов в ге-

теролитических реакциях (например, дегидрирования циклогексана на ме-

таллическом никеле). Положения теории, однако, неприменимы к гомолити-

ческим реакциям, в том числе к реакциям окисления-восстановления. 

В последние десятилетия получили развитие исследования механизма 

гетерогенного катализа на соединениях переходных металлов. Этот тип ката-

лиза аналогичен металлокомплексному гомогенному катализу. Каталитиче-

ское действие здесь объясняется активированием реагента за счет его взаи-

модействия с атомами или ионами d-металла, принадлежащего твердому те-

лу. Хемосорбция реагента, таким образом, обусловлена донорно-акцептор-

ными взаимодействием с d-орбиталями металла. Действие промотирующих 

добавок или ядов объясняется их влиянием  на донорно-акцепторную спо-

собность d-металлов, принадлежащих катализатору.  
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Ввиду отсутствия универсальной теории гетерогенного катализа весьма 

перспективным является подход к прогнозированию каталитической актив-

ности на основе соотношения линейности Бренстеда–Поляни (V.11), запи-

санного в следующей форме: 

                                              E = E0 + αQ .                                                  (V.90) 
Согласно (V.90) наблюдается линейная корреляция между энергией актива-

ции Е и энергией связи между реагентом и катализатором (Q).  Так, для реак-

ций окисления кислородом на оксидах металлов для предсказания активно-

сти достаточно знать лишь энергию одной связи между металлом и кислоро-

дом. Последнюю можно определить по зависимости давления разложения 

оксида на поверхности катализатора от температуры по уравнению изобары: 

                                              TR
QClnpln 1

−=  ,                                           (V.91) 

где  С – постоянная величина. Показано, что корреляция (V.90) удовлетвори-

тельно соблюдается для десяти различных металлов.  

В последние десятилетия получены новые экспериментальные данные 

о состоянии поверхности гетерогенных катализаторов с помощью различных 

физических методов: термодесорбции, ЭПР, ИК– и Оже–спектроскопии, 

рентгеновской фотоэлектронной спектроскопии и др. Развиваются квантово-

химические исследования механизма катализа, в которых к системе реагент-

катализатор применяются приближенные квантово-химические методы рас-

чета.  На основе новых опытных данных в сочетании с результатами кванто-

во-химических расчетов можно ожидать создания новых теоретических 

обобщений и практических результатов в исследованиях гетерогенно-

каталитических реакций.    
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Глава VI. Гетерогенные реакции 
1. Кинетика реакций в системе твердое тело – жидкость 

Гетерогенными называют реакции, протекающие между веществами, 

находящимися в двух соприкасающихся фазах. Элементарный акт в таких 

реакциях происходит на границе фаз. Поэтому реакционным пространством 

является поверхность и скорость реакции выражается как 

                                                  Sdt
dn

удr =  ,                                                     (VI.1) 

где n – количество реагента, моль; S – площадь поверхности раздела фаз, м2; 

t – время, с. 

Величина rуд называется удельной скоростью реакции. В зависимости 

от природы соприкасающихся фаз возможны разнообразные реакции на гра-

ницах жидкость/жидкость (гетерофазные реакции на границе двух несмеши-

вающихся жидкостей), жидкость/твердое тело, газ/жидкость, газ/твердое те-

ло, твердое тело/твердое тело. Частным случаем гетерогенных реакций явля-

ются гетерогенно-каталитические реакции, рассмотренные в предыдущем 

разделе. Для описания кинетики всех гетерогенных реакций применяются 

общие подходы, вместе с тем имеются и существенные различия, определяе-

мые спецификой отдельных реакций. Подробно информацию по кинетике ге-

терогенных реакций можно найти в специальной литературе [7,18,25-27]. 

Ознакомимся с принципом разработки кинетических моделей гетеро-

генных реакций на примере процесса, протекающего в системе жидкий рас-

твор-твердое тело. Примером таких процессов является растворение окислов 

металлов в растворах минеральных кислот: 

                                  MgOтв + 2НClaq → MgCl2aq +H2O                                           

или восстановление кубовых красителей дитионитом натрия с целью перево-

да их в водорастворимую форму в виде лейкосоединений [28]. 
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В общем виде:    

                                             А + Втв → Р + С                                                   (VI.3)  

Реакции подобного типа протекают через серию последовательных 

стадий, которые включают внешнюю и внутреннюю диффузию реагента из 

раствора к поверхности твердой фазы, адсорбцию, реакцию на поверхности 

твердой фазы, десорбцию продукта и обратный массоперенос продукта в 

жидкую фазу. Таким образом, наблюдается полная аналогия со стадийным 

механизмом гетерогенно-каталитической реакции. Отличие заключается в 

том, что если в случае гетерогенного катализа масса, а следовательно, и по-

верхность твердой фазы остаются постоянными, то в гетерогенной реакции 

по мере протекания реакции масса твердой фазы, (Втв) убывает, а значит, 

убывает и величина поверхности раздела фаз, приходящаяся на единицу объ-

ема реакционной системы. Осложняющее влияние последнего фактора мож-

но устранить, используя в кинетической модели величину удельной скорости 

реакции, вычисленной по уравнению (VI.1) (моль⋅м–2⋅с–1) 

В рассматриваемых реакциях твердая фаза (Втв) в виде мелкодисперсно-

го порошка перемешивается с жидким раствором, находясь постоянно во 

взвешенном состоянии. Частицы дисперсной фазы, как правило, не имеют 

пористой структуры, что позволяет не учитывать стадию внутренней диффу-

зии. Предположим, что концентрация исходного реагента А (кислоты в реак-

ции (VI.2)  или дитионит-иона в реакции (VI.3)) значительно превосходит ус-

ловную концентрацию твердой фазы (количество молей твердого реагента 

(В) на единицу объема реакционной системы). В этом случае можно пола-

гать, что концентрация исходного реагента А в жидкой фазе остается вели-

чиной практически постоянной. С учетом принятого допущения скорость 

(VI.2) 

О– 

О– 

О 

О 



 154   

диффузии вещества А к поверхности твердой фазы можно выразить уравне-

нием первого закона Фика: 

                                              dx
dcD

Sdt
dn

удr −==  .                                             (VI.4) 

Для принятых условий (высокая скорость перемешивания и постоянная кон-

центрация исходного реагента А в жидкой фазе) величина dc/dx будет посто-

янной, тогда скорость массопереноса можно описать уравнением конвектив-

ной диффузии Нернста*: 

                                              ( )S
A

уд ссD
Sdt
dnr −

δ
+== ,                                    (VI.5) 

где D – коэффициент диффузии; δ – толщина слоя Нернста, пленки жидко-

сти, прилегающей к поверхности твердых частиц; с – концентрация реагента 

А в объеме раствора; сS – концентрация А вблизи поверхности твердой фазы; 

dn – число молей А, продиффундировавших за время dt. 

Поскольку с > сS, rуд > 0. Представим, что вещество А, продиффунди-

ровавшее к поверхности частиц твердой фазы, адсорбируется на поверхности 

и затем вступает в химическую реакцию с веществом В. Удельная скорость 

химической реакции будет выражаться кинетическим законом:  

                                                   rуд = kS ⋅ θA ,                                                    (VI.6) 

где, согласно уравнению изотермы адсорбции Лэнгмюра, 

                                                    
S

S

bc
bc

A +
=θ

1  .                                                (VI.7) 

При малой адсорбции (bcS << 1) 

SA bc=θ              и 

                                                rуд = kS ⋅b⋅cS  .                                                    (VI.8)  

______________________ 
* В (VI.4) и (VI.5) за начало координат принята точка в глубине жидкой фазы. Поэтому 

( )S
S cc

Dcc
D

dx
dc

D −
δ

=
δ

−
−=− 








. 
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В квазистационарном приближении скорость диффузии равна скорости хи-

мической реакции на поверхности: 

                                              ( ) SSS bckссD
Sdt
dn

удr =−
δ

+== .                        (VI.9) 

Обозначим kS ⋅b = kхр и D/δ = β и выразим из (VI.9) величину сS: 

                                                    β+
β

=
хрk

ccS .                                               (VI.10) 

Подставляя (VI.10) в (VI.8), получим 

                                                    с
k
k

r
хр

хр
уд ⋅

β+

β⋅
= ,                                           (VI.11) 

где                                                 эф
хр

хр k
k
k

=
β+

β⋅
.                                            (VI.12) 

Получается уравнение, полностью совпадающее с уравнением скорости гете-

рогенно-каталитической реакции. В соответствии с этим уравнением в зави-

симости от численных значений kхр и β реакция (VI.3) может протекать в ки-

нетической (kхр << β)    

                                                    rуд = kхр⋅с,                                                     (VI.13) 

диффузионной  (β << kхр)     

                                                     rуд = β⋅с                                                       (VI.14) 

или переходной области (VI.11). 

Если реакция протекает в кинетической области, то в соответствии с 

уравнением (VI.7) может наблюдаться первый, нулевой или дробный поря-

док по веществу А, как это показано в разделе «гетерогенный катализ». 

В рассмотренной кинетической модели предполагается, что площадь 

поверхности раздела фаз в ходе реакции остается постоянной. В действи-

тельности она непрерывно снижается ввиду того, что уменьшается масса 

твердой фазы (В). Влияние этого фактора на скорость реакции можно коли-
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чественно описать, приняв ряд упрощающих допущений и рассматривая, со-

гласно  (VI.1), не удельную, а общую скорость процесса: 

                                                     r = rуд ⋅ S.                                                    (VI.15) 

Предположим, что реакция (VI.3) протекает в кинетической области. Тогда 

согласно кинетическому закону действующих масс 

                                              Aхр cr tSk
dt
dn

=−=
 ,                                          (VI.16) 

где n – масса твердой фазы В, приходящаяся на единицу объема реакционной 

системы, моль⋅л–1; St – текущее значение площади поверхности твердой фа-

зы, в  единице объема системы, м2⋅л–1; сА – текущая концентрация вещества 

А, моль⋅л–1. 

Обозначим убыль концентрации вещества А через х моль⋅л–1. Тогда в 

соответствии со стехиометрией реакции (VI.3) уравнение (VI.16) можно 

представить в следующей форме: 

                          
( ) ( )( )xcxnMSk

dt
xndr AВудхр −−=

−
−=

00
0

 ,                       (VI.17) 

где Sуд – удельная поверхность твердой фазы В, м2⋅г–1; МВ – молекулярная 

масса твердого реагента В; n0 – число молей реагента В, приходящееся на 

единицу объема системы, моль⋅л–1 в начальный момент времени (t = 0). 

В уравнении (VI.17) Sуд ⋅МВ (n0 – x) = St – текущее значение площади 

поверхности твердой фазы, м2⋅л–1. 

Твердый реагент  В  имеет полидисперсный характер. По мере протека-

ния реакции в первую очередь исчезают частицы наименьших размеров. Это 

вызывает снижение удельной поверхности. С другой стороны, происходит 

общее уменьшение размеров всех частиц, что обусловливает возрастание 

удельной поверхности. Наличие этих взаимокомпенсирующих факторов при-

водит к предположению, что изменение Sуд в ходе реакции не должно быть 
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существенным. Если принять, что Sуд  является постоянной величиной, то 

уравнение (VI.17) приобретает вид: 

                                           ( )( )xcxnk
dt
dx

Aэф −−=
00  ,                                     (VI.18) 

где kэф = kхр⋅Sуд⋅МВ. 

Уравнение (VI.18) тождественно кинетическому уравнению бимолеку-

лярной реакции, когда концентрации исходных веществ не одинаковы. Ин-

тегрируя это уравнение в пределах от t = 0 до t и от х = 0 до х, получаем 

                                    ( )
( )
( )xnc

xcn
ln

nc
tk

A

A

A
эф −

−

−
=⋅

0

0

0 0

0

0

1
 .                              (VI.19) 

Колебания значений kэф, вычисленных по уравнению (VI.19), обусловлены 

изменением удельной поверхности дисперсной фазы в ходе реакции. 

Уравнение (VI.18) является приближенным. Оно пригодно лишь для 

предварительной оценки кинетических параметров гетерогенной реакции в 

системе жидкость-твердое тело. 

Повысить точность описания кинетики можно, получив аналитическое 

выражение функции Sуд(t). Для решения этой задачи примем следующие до-

пущения: 

1) фракционный состав исходной полидисперсной твердой фазы известен; 

2) полидисперсная твердая фаза состоит из частиц сферической формы; 

3) убыль массы отдельных частиц в ходе реакции не зависит от их диаметра. 

Иначе говоря, радиус кривизны поверхности не влияет на скорость растворе-

ния твердой фазы. 

Исходя из принятых допущений, выразим общую поверхность частиц в 

момент времени t, м2/л: 

                                                ∑
=

π=
n

i
ititt dNS

1

2
 ,                                            (VI.20) 



 158   

где n – число фракций; Nit – число частиц i - й фракции в момент времени t в 

единице объема жидкой фазы; dit – диаметр частиц i - й фракции в момент 

времени t. (В пределах i - й фракции d величина постоянная). 

Выразим бесконечно малую убыль массы дисперсной фазы (∆m) за 

бесконечно малый интервал времени ∆t как 

                                                 2
dSVm t

∆
ρ=∆ρ=∆  ,                                    (VI.21) 

где ρ - плотность твердой фазы; ∆V – убыль объема твердой фазы; ∆d – 

уменьшение диаметра частиц. 

Согласно принятым допущениям, величина ∆d зависит только от вре-

мени и будет одинакова для всех фракций. С учетом соотношения (VI.21) 

диаметр частиц i – й фракции в конце бесконечно малого интервала времени 

∆t будет равен 

                                         
tS
mdddd itittt,i ρ

∆
−=∆−=∆+

2
 ,                            (VI.22) 

а площадь поверхности дисперсной фазы, м2⋅л–1, в момент времени t выра-

зится как 

                                                 d
mSt ∆ρ

∆
=

2
 .                                                    (VI.23) 

Определив текущую массу mt частиц из кинетической кривой, находим 

величину удельной поверхности в момент времени t: 

                                                 ( )
t

t
уд m

StS =  .                                                 (VI.24) 

Определение величин ∆d и St производили путем последовательных 

вычислений по кинетической кривой m(t), разбивая ее на следующие друг за 

другом интервалы ∆m(∆t). Необходимые для расчетов начальные значения 

величин di и Ni, по которым вычислялась S0, взяты из данных по фракцион-

ному составу исходной дисперсии. Последний определяется эксперимен-
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тально, например, с помощью счетчика Коултера. Расчет произведен с ис-

пользованием компьютерной технологии [29]. 

Предложенный метод использован в исследовании кинетики гетеро-

генной реакции восстановления кубового красителя тиоиндиго красно-

коричневого гидроксиметилсульфинатом натрия [30]. 

Исходная дисперсия красителя имела следующий фракционный состав: 

Предполагалось, что в квазистационарном режиме скорость реакции 

определяется диффузией восстановленной формы (лейко-формы) красителя с 

поверхности твердых частиц в глубину раствора и выражается законом кон-

вективной диффузии Нернста:  

                                                 ( )VS ccS
dt

dm
t

кр −β= .                                      (VI.25) 

где mкр – масса красителя (г⋅л –1); β – константа скорости внешней диффузии 

красителя; сS – концентрация лейкоформы около поверхности частиц краси-

теля; сV – концентрация лейкоформы в объеме раствора.   

Суспензия красителя является полидисперсной. Поэтому записав урав-

нение Нернста для каждой фракции, получим следующую систему уравнений 

для n фракций: 

                                                 

( )
( ) ( ) ( )( )Vst

кр ccS
dt

dm
−β= 111

1

 ,           

                                                  

( )
( ) ( ) ( )( )Vst

кр ccS
dt

dm
−β= 222

2

,                           (VI.26)    
( )

( ) ( ) ( )( )V
n

s
n

t
n

n
кр ccS

dt
dm

−β=
 . 

средний размер 
частиц (мкм) 0,85 1,95 2,45 3,05 3,85 4,85 6,10 

число частиц 45515 76006 94896 37707 19252 5261 1626 
средний размер 
частиц (мкм) 

7,70 9,75 12,30 15,5 19,55 24,65 31,05 

число частиц 693 302 134 47 27 5 0 

………………………….. 
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Коэффициент массопереноса β неодинаков для частиц разного размера 

и зависит от гидродинамических условий обтекания частиц красителя жид-

костью [31]. В рассматриваемом случае: 

                                                       ( )id
D2

=β  ,                                                   (VI.27) 

где D – коэффициент диффузии лейкосоединения ( 1,71⋅10–9 м2⋅с–1 при 

Т=368К ). 

Допустим, что концентрация лейкосоединения около поверхности 

твердых частиц красителя (сS) не зависит от диаметра частиц. Тогда для од-

ного и того же момента времени t величина 

                                          constBcc кVS ==−                                               (VI.28) 

для всех фракций. Вместе с тем величина Вк по мере протекания реакции бу-

дет уменьшаться, так как значение сV возрастает. Величину Вк как функцию 

от времени можно рассчитать, используя малые приращения величин ∆m и 

∆t, которые определяются по кинетической кривой: 

                                        ( ) ( )∑
=

β∆

∆
= n

i

i
t

i

кр
к

St

m
B

1

 .                                                 (VI.29) 

Вычисления Вк производят по специальной программе с помощью 

компьютерной техники. Определив  В, и зная из опытных концентрацию лей-

коформы в объеме (сV), по (VI.28) вычисляют концентрацию лейкоформы в 

приповерхностном слое (сS). 

На рис.35 показано изменение общей (S) и удельной поверхности (Sуд) 

красителя в зависимости от времени. По мере протекания реакции (и умень-

шения массы твердой фазы) общая поверхность (S) уменьшается тем интен-

сивнее, чем выше  температура. Удельная  поверхность  (Sуд)  при температу- 

туре  ниже  950 С  повышается,  что  обусловлено снижением размера частиц 
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Рис.35. Изменение S (1-3) и Sуд (4-6) в за-
висимости от времени протекания реак-
ции t0 C: 1,4 – 95; 2,5 – 90; 3,6 – 80  
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Рис.36. Зависимость Sуд от относительной убыли 
массы частиц твердой  фазы  х: ∆ – m0 = 1,3⋅10–4г  
Т=950С; •,  – m0 = 1,0⋅10–4г  Т=900С; ∇ – m0 = 
0,6⋅10–4 г  Т=850С 
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всех фракций и повышением степени дисперсности суспензии. При 950 С 

кривая Sуд(t) проходит через максимум при t = 10 мин. Понижение Sуд после 

указанного времени связано с исчезновением частиц малых размеров, при-

надлежащих самым мелким фракциям. Таким образом, взаимокомпенси-

рующее влияние двух факторов: роста Sуд за счет убыли размеров частиц и 

падения за счет исчезновения мелких фракций наблюдается лишь при отно-

сительно высокой температуре, когда общая скорость реакции достаточно 

велика. Как видно из рис.36, изменение удельной поверхности дисперсной 

фазы в ходе реакции происходит в пределах 11 % для температур от 80 до 950 

С. Поэтому приведенные ранее соображения о возможности описания кине-

тики гетерогенной реакции в предположении о постоянстве удельной по-

верхности полидисперсной твердой фазы не лишены основания. Такое при-

ближение правомерно, когда не требуется высокой точности определения 

кинетических параметров.  

Исходя из опытных данных, можно построить зависимость Sуд от отно-

сительной убыли массы красителя (рис.36). Указанная зависимость, которую 

можно назвать характеристической кривой, апроксимируется уравнением: 

                                          
3

3
2

210 mmmуд xaxaxaaS +++=  ,                            (VI.30) 

где    

                                           
0

0

m
mmx t

m
−

=  . 

a0 = 1,258;  a1 = –1,639;   a2 = 6,649;     a3 = –6,074; здесь размерность Sуд м2/г. 

Поскольку характер кривой Sуд – хm не зависит от вида функции сV (t) и 

температуры, найденная корреляция имеет универсальный характер для дан-

ного фракционного состава твердой фазы. Таким образом, для определения 

текущих значений St  и Sуд в рамках предлагаемой модели достаточно знать 

кинетическую кривую и фракционный состав дисперсной фазы в начальный 

момент. Полученные значения  St  и Sуд могут быть использованы для кинети-

ческих расчетов при других температурных и концентрационных условиях.  
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Решением системы уравнений (VI.26) был определен коэффициент Вк в 

зависимости от времени. По этим величинам была рассчитана концентрация 

лейкоформы красителя в приповерхностном слое для различных моментов 

времени  (сS). Оказалось, что разность  

                                                     
кBVS cc =−  

является малой величиной и не превышает 10% от сV (концентрации красите-

ля в объеме жидкой фазы). По мере протекания реакции обе величины: сV и сS 

– возрастают. Причем сS стремится к сV и практически совпадает с ней к мо-

менту завершения реакции. Поэтому сS  нельзя считать концентрацией лей-

коформы в насыщенном растворе. Исходя из полученных результатов, было 

сделано заключение о том, что стадия внешней диффузии не является скоро-

стьопределяющей (лимитирующей). Реакция восстановления кубового кра-

сителя протекает в кинетической области на поверхности твердых частиц 

красителя между адсорбированными молекулами восстановителя и активны-

ми группами красителя. Скорость реакции описывается в рамках модели 

Лэнгмюра-Хиншельвуда: 

                                        
восст

восст
c

cc
b

bk
dt

dr S

+
==

1  ,                                         (VI.31) 

где k – константа скорости реакции, величина, зависящая от St; b – адсорбци-

онный коэффициент; свосст – концентрация восстановителя в объеме жидкой 

фазы. 

 

2. Кинетика топохимических реакций 

Топохимическими называют реакции, в которых исходные реагенты и 

продукты являются твердыми веществами. Термин «топохимическая реак-

ция» происходит от греческого topos – местный, что указывает на локализа-

цию элементарного акта на поверхности или внутри фазы твердого тела. На-

звание «топохимические реакции» предложено в 1929 г. Кольштюттером. 

Впервые наблюдал реакции данного типа еще М. Фарадей, который обнару-
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жил характерную особенность процесса разложения кристаллогидрата  

CuSO4⋅5H2O: реакция начиналась только после появления царапины на по-

верхности твердого тела. Топохимические реакции составляют многочислен-

ную группу и имеют широкое практическое применение. К ним относятся 

разложение твердых веществ с образованием газообразных продуктов: 

CaCO3 = CaO + CO2, 

реакции твердых веществ с газами или жидкостями, например, 

FeO + CO → Fe + CO2 

К числу топохимических реакций относятся такие процессы, как коррозия 

металлов, полиморфные превращения, пирометаллургические процессы, 

процессы получения огнеупоров, металлокерамики, строительно-вяжущих 

материалов, полупроводников и многие другие. 

Начало исследований топохимических реакций было положено в 20-х 

годах XXв. работами Хедвелла и Таммана, Лэнгмюра, Макдональда, Гин-

шельвуда и других ученых. Как и в любой гетерогенной реакции, при проте-

кании топохимической реакции поверхность раздела фаз и масса реагентов 

изменяются, поэтому скорость реакции принято выражать через степень пре-

вращения реагента α: 

                                                      dt
dr α

=  ,                                                   (VI.32) 

где                                              
0

0
m

mm t−
=α  ,                                             (VI.33) 

m0 – начальная масса реагента; mt – масса реагента в момент времени t. 

В большинстве случаев m0 – mt = mП – масса продукта. Тогда 

                                                      
0m

m
Пt=α  .                                                (VI.34) 
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Кинетическая кривая топохимической реакции имеет своеобразный 

сигмоидный вид (рис.37), напоминающий вид кинетической кривой последо-

вательной гомогенной реакции. Здесь также можно выделить три участка. В 

начале кривой – индукционный 

период, в середине – протекание 

реакции с переменной скоростью 

через максимум и затем – уча-

сток падения скорости. Причем 

нередко скорость реакции снижа-

ется практически до нуля, не дос-

тигая степени превращения α = 1 

– происходит процесс «самотор-

можения». Механизм топохими-

ческой реакции включает три последовательно-параллельных стадии: заро-

дышеобразование, рост зародышей, превращающихся в ядра (частицы твер-

дого продукта), слияние ядер друг с другом. Как и любая гетерогенная реак-

ция, топохимическая реакция протекает на поверхности раздела фаз. Здесь 

этой поверхностью является поверхность зародышей и затем ядер. 

Допустим, что ядра имеют сферическую форму с радиусом r. Обозначим 

площадь поверхности всех ядер, образовавшихся к моменту времени t, как 

S(t), плотность продукта реакции - ρ. Тогда масса продукта, образовавшегося 

за время dt, будет равна 

                                                      ( )tSdrdm ⋅ρ= ,                                          (VI.35) 

где dr – приращение радиуса ядра. 

В соответствии с уравнениями (VI.32) и (VI.34) скорость реакции выра-

зим следующим образом: 

                                                      ( )tS
dt
dr

m
r

0

ρ
=

.
                                            (VI.46) 

2 

Рис.37. Кинетические кривые топо-
химической реакции: 1 – α = f (t); 
2 – r = dα/dt = ϕ(t) 
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Величина dr/dt есть линейная скорость роста ядер. В теории кинетики 

топохимических реакций, так же как и ранее при описании кинетики раство-

рения твердых тел, предполагается, что линейная скорость роста ядер не за-

висит от радиуса ядер и является величиной постоянной. Обозначим ее как 

                                                      dt
dr

=υ   ,                                                  (VI.37) 

тогда                                       

                                                    
( )tS

m
r υ

ρ

0
=  .                                            (VI.38) 

Наибольшую трудность в описании кинетики топохимической реакции 

представляет определение площади поверхности ядер S(t) как функции от 

времени. Для решения этой задачи рассмотрим основные стадии реакции. 

Согласно Френкелю и Гецу (1925г.) реакция начинается в отдельных 

точках на поверхности или в массе твердого тела – на потенциальных цен-

трах зародышеобразования. Ими могут быть дефекты кристаллической ре-

шетки – вакантные узлы или атомы (ионы), расположенные в междоузлиях 

(дефекты Шоттки и Френкеля). Таким дефектам свойственна повышенная 

свободная энергия и, следовательно, более высокая реакционная способ-

ность. Зародыши могут образовываться за счет влияния различных факторов: 

повышения температуры, механического воздействия, химического взаимо-

действия и т.п. Около поверхности зародышей начинается рост ядер. По мере 

протекания реакции поверхность ядер увеличивается, в связи с чем реакция 

ускоряется, и скорость ее достигает максимального значения. Вслед за этим 

происходит перекрывание (слияние) ядер, что сопровождается снижением их 

общей поверхности и, как следствие, уменьшением скорости реакции. Следу-

ет подчеркнуть, что процессы зародышеобразования, роста и слияния ядер 

протекают не строго последовательно, а частично параллельно, накладываясь 

один на другой. Так, рост ядер может протекать одновременно с образовани-

ем зародышей и их слиянием (рис.38). 
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I II III 
Рис.38. Схема возникновения, развития и слияния ядер при топо-
химической реакции: I – индукционный период; II – развитие и 
продолжение реакции III – «затухание» реакции (слияние ядер) 

Процессы возникновения зародышей и роста ядер можно изобразить 

кривыми, изображенными на рис.39.  

Обозначим по-

верхность отдельных 

ядер, возникших из за-

родышей в разные мо-

менты времени (τ), че-

рез σ0 (τ = 0), σ1(τ1), 

σ2(τ2), σ3(τ3) и т.д. 

Площадь поверхности 

каждого отдельного яд-

ра увеличивается с те-

чением времени его 

существования, которое равно (t – τ). Пусть N0 зародышей существовало в 

твердом теле в момент τ = 0, N1 зародышей возникло в момент τ1,  N2 заро-

дышей – в момент τ2, Ni  – в момент τI и т.д. Ранее было сделано допущение, 

что скорость роста всех ядер одинакова. С учетом этого допущения общая 

поверхность ядер в момент времени t выразится следующим образом: 

Рис.39. Рост поверхности зародышей (σ) в ходе 
топохимической реакции при их возникнове-
нии в разные моменты времени (t) 
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                           ( ) ( ) ( ) ( ) ...tNtNtNtS +−+−+= 22211100 τστσσ ,              (VI.39) 

                                         ( ) ( )∑
=

=

−=
τ

τσ
i

t
iii tNtS

0  .                                                 (VI.40) 

Отметим, что образование зародышей происходит непрерывно. Поэто-

му кривые роста поверхности ядер, схематически изображенные на рис.37, в 

действительности будут располагаться очень близко друг к другу и практи-

чески сольются (иначе говоря, время τ возникновения зародышей изменяется 

не дискретно, а непрерывно). С учетом сказанного определим бесконечно 

малое изменение (увеличение) числа зародышей за отрезок времени dτ : 

                                          τ
τ

d
t
NdN

t =








∂
∂

=
 ,                                              (VI.41) 

где dN/dt – скорость зародышеобразования. 

Исходя из уравнений (VI.39) и (VI.40) выразим бесконечно малое изменение 

поверхности ядер за время dτ:  

 

                                           

                                                                                           

После подстановки (VI.41) в (VI.42) и замены суммирования интегрировани-

ем получаем 
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




=

τ

τ

τ =

=

=
∫ dt

dt
dNtS

t
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0  .                              (VI.43) 

После подстановки (VI.43) в (VI.38) окончательно имеем 

                                    ( ) ττσ −





ρ

=
τ

τ

τ =

=

=
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dt
dN

m
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t

t

00

v

.                         (VI.44) 

 

( ) ( )∑ −= τσ tdNtdS i
.. 

( )[ ] ( )[ ]∑ −= ii tNdtSd τσ
,            

(VI.42) 
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Полученное выражение является основным уравнением кинетики то-

похимических реакций. В этом уравнении величины, стоящие перед интегра-

лом, не изменяются во времени и могут быть объединены в общую константу 

скорости. Для интегрирования уравнения (VI.44) необходимо знать закон, 

определяющий скорость зародышеобразования и форму ядер. Если ядра 

имеют сферическую форму, то 

                                           ( ) 24 rt π− =τσ ,                                

где r – радиус частиц. Поскольку v = dr/dt, согласно принятому допущению, 

является величиной постоянной, то 

                                           ( )∫
τ

τ==
t

tdtr -vv
                                                   

и тогда                                                                                     

                                          ( ) ( )224 ττσ πυ −=− tt .                                         (VI.45) 

Функция N(t), а вместе с ней и  dN/dt может быть определена из опыт-

ных данных. Оказалось, что уравнение (VI.44) применимо не только к типич-

ным топохимическим реакциям, но и к реакциям осаждения нанодисперсий 

металлов путем химического восстановления их солей в водных растворах. 

[32]. В этих реакциях скорость зародышеобразования определяется уравне-

нием кинетики мономолекулярной реакции: 

                                                 ( )tNN ket 110
−−= ,                                          (VI.46) 

где k1 – константа скорости стадии зародышеобразования, величины Nt и N0 

определяют путем измерения концентраций  ионов металла спектрофотомет-

рическим методом.  

Экспоненциальный закон зародышеобразования соблюдается для мно-

гих топохимических реакций, в которых зародыши возникают на поверхно-

сти или в объеме твердой фазы. Этот закон легко обосновать, если предпо-
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ложить, что на поверхности (или в объеме) твердого тела существует N0 по-

тенциальных центров зародышеобразования, имеющих равную вероятность 

превратиться в зародыши. При этих условиях 

                                                 
τ

τ

−

=
=






 1

10
k

t
ekN

dt
dN

.                                   (VI.47) 

Подстановка уравнений (VI.47) и (VI.45) в (VI.44) и последующее интегриро-

вание позволяют получить следующее выражение: 

                          ( ) ( ) ( )
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
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                 (VI.48) 

Уравнение (VI.48) не учитывает торможение реакции за счет перекрывания 

(слияния) ядер, которое приводит к снижению степени превращения α. Для 

учета этого обстоятельства Аврами предложил считать, что отношение при-

ращения реальной (с учетом перекрывания) величины степени превращения 

(dα) к приращению фиктивной степени превращения, вычисленной по урав-

нению (VI.48) (dαf ), пропорционально количеству твердого вещества, непро-

реагировавшего к данному моменту: 

                                                α−=
α
α 1

fd
d

 .                                            (VI.49) 

После интегрирования (VI.49) имеем 

                                                 ( )α−−=α 1lnf ,                                              (VI.50) 

подставляя в (VI.48) (VI.50) , получаем выражение, известное под названием 

уравнения Аврами: 
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Уравнение Аврами весьма громоздко, однако применение компьютерной 

техники значительно облегчает решение задач с помощью этого уравнения.  
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Широкое практическое применение получило уравнение кинетики то-

похимической реакции, основанное на степенном законе зародышеобразова-

ния: 

                                     ( ) 1−
τ=

τ=
τ==






 n

nt
n

n
t

nKtK
dt
d

dt
dN

 .                          (VI.52) 

Этот закон предусматривает образование зародышей с возрастающей скоро-

стью. Математическое обоснование этого закона произведено в 1945г. Багда-

сарьяном. Исходя из степенного закона зародышеобразования А.Н. Колмого-

ровым, Б.В. Ерофеевым и П.И. Белькевичем получено уравнение скорости 

кристаллизации, которое известно под названием уравнения Ерофеева. Дан-

ное уравнение можно вывести из основного уравнения кинетики топохими-

ческой реакции (VI.44) путем подстановки в него уравнений (VI.52) и (VI.45). 

Поясним этот вывод. В соответствии с (VI.43), (VI.45) и (VI.52) имеем 

                            ( ) ( ) ∫∫ −=−

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t
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t
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d)(nKdt
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4 τττ τιπτσ
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v .              (VI.53) 

После интегрирования (VI.53) и подстановки в (VI.44) получаем 

                                 ( ) ( )( )
2
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0 21
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++
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 .                      (VI.54) 

Интегрирование (VI.54) дает следующее уравнение*: 

                                      ( )( )( )
3

0

3

321
8 +

+++
πρ

=α nn t
nnnm

Kv
 ,                                (VI.55) 

здесь n – число последовательных стадий образования зародышей. Kn – кон-

станта скорости зародышеобразования, физический смысл остальных вели-

чин указан ранее. 

Полученное уравнение справедливо лишь при малых степенях превра-

щения, когда не происходит слияния  ядер,  уменьшения вследствие этого ве- 

________________________ 

* Подробнее порядок интегрирования уравнения (VI.55) см. в [35]. 
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личины S(t) и – скорости реакции. Для учета этого обстоятельства применяют 

тот же прием, что и при выводе уравнения Аврами. Принимают допущение, 

что за один и тот же промежуток времени dt отношение фактического при-

ращения степени превращения dα к фиктивному (вычисленному по уравне-

нию (VI.55))  dαf пропорционально количеству непрореагировавшего веще-

ства (1–α). Тогда в соответствии с (VI.49) и (VI.50) 

                                          αf = –ln (1–α) .                                                     (VI.56)                         

В уравнении (VI.55) величина      

                                   ( )( )( ) K
nnnm

Kn =
+++

πρ
321

8

0

3v
                                            (VI.57)            

постоянная, не зависящая от времени протекания реакции.  

Подставив (VI.56) и (VI.57) в (VI.55), получим уравнение Ерофеева в лога-

рифмической форме: 

                                                 ( ) 31 +⋅=α−− ntKln ..                                    (VI.58) 

После потенцирования имеем                               ,                                   (VI.59) 

где r = n + 3.  Поскольку число последовательных стадий n не может быть 

меньше 1, величина r > 3. Для оценки параметров K и r уравнение (VI.58) ло-

гарифмируют: 

                                                 ( )[ ] tlnrKlnlnln +=α−− 1 .                           (VI.60) 

В соответствии с (VI.60) опытные данные в координатах ln[–ln(1–α)] – ln 

t должны располагаться на прямой.  Отрезок, отсекаемый прямой на оси ор-

динат, равен ln K, а тангенс угла наклона прямой к оси абсцисс соответствует 

величине r. При этом удобно пользоваться компьютерной обработкой дан-

ных с применением линейного метода наименьших квадратов. Благодаря 

своей простоте и удобству линеаризации, уравнение Ерофеева широко при-

меняется в кинетике топохимических реакций. Однако необходимо отметить, 

что существенным недостатком уравнения является его чрезмерная «гиб-

кость». Двойное логарифмирование приводит к сглаживанию ошибок. В ре-

зультате этого в линейные координаты уравнения Ерофеева могут уклады-

rKte−−=α 1
 



 173   

ваться опытные данные по кинетике реакций, механизм которых существен-

но отличается от механизма, постулированного при выводе этого уравнения. 

 В заключение следует отметить, что уравнения Аврами и Ерофеева 

представляют собой весьма приближенные кинетические модели. Они при-

менимы при условии статистического распределения зародышей в объеме 

твердого тела, то есть при равной вероятности образования активных цен-

тров в разные моменты времени. Уравнения применимы только при экспо-

ненциальном (Аврами) или степенном (Ерофеев) законе зародышеобразова-

ния. Причем лимитирующей стадией реакции является стадия зародышеоб-

разования. Оба уравнения основаны на предположении о постоянстве линей-

ной скорости роста ядер и допущении о том, что ядра имеют сферическую 

форму. Уравнения не учитывают влияния на скорость реакции возможной 

неизотермичности процесса, а также макрокинетических факторов, напри-

мер, массопереноса продуктов реакции из твердой фазы в газовую. Сущест-

вуют теоретические разработки, выполненные с целью совершенствования 

кинетических моделей топохимических реакций [27]. Однако наиболее попу-

лярными в настоящее время остаются кинетические модели Ерофеева и Ав-

рами. С помощью этих моделей удается описать кинетику реакций, не яв-

ляющихся типично топохимическими. Так, например, теоретически и экспе-

риментально обоснована возможность применения данных моделей к описа-

нию кинетики химической металлизации диэлектриков [33]  и реакций осаж-

дения нанодисперсий металлов путем химического восстановления их солей 

в водных растворах [32]. Топохимические реакции лежат в основе техноло-

гических процессов получения новых твердофазных материалов с ценным 

комплексом свойств, таких как полупроводники, нанодисперсные материалы, 

в том числе нанодисперсные пленки на твердых носителях, металлокерамика 

и многих других. Поэтому исследования механизма и кинетики топохимиче-

ских реакций является одним из важных и перспективных направлений хи-

мической кинетики.  
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