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Κεφάλαιο 1

Χημική ισορροπία

1.1 Συστήματα μη μεταβλητής σύστασης

Ας θεωρήσουμε ένα σύστημα που δεν ανταλλάσσει μάζα με το περιβάλλον και

δεν μεταβάλλει τη σύσταση του. Τότε, σύμφωνα με το 1ο και 2ο θερμοδυναμικό

αξίωμα,

dU = δQ− δW (1.1)

dS ≥ δQ

T
(1.2)

όπου dU και dS η μεταβολή της εσωτερικής ενέργειας και της εντροπίας του

συστήματος, δQ η θερμότητα που εκλύεται ή απορροφάται από το σύστημα

και δW η μεταβολή του έργου που παράγει το σύστημα ως αντιστάθμισμα των

εξωτερικών δυνάμεων που επιδρούν στο σύστημα. Στην περίπτωση αντιστρε-

πτής μεταβολής ισχύει η ισότητα ενώ σε περίπτωση αναντίστρεπτης μεταβολής

ισχύει η ανισότητα στο 2ο αξίωμα.

Αν λάβουμε υπόψη την περίπτωση αντιστρεπτής μεταβολής, τότε από τα δύο

θερμοδυναμικά αξιώματα,

δW ′
max = −dU + TdS − pdV (1.3)

όπου ο όρος pdV εκφράζει το μηχανικό έργο ενώ ο όρος W ′
max το μέγιστο

ωφέλιμο έργο λόγω όλων των άλλων μορφών έργου (ηλεκτρικού, μαγνητικού

κλπ) πλην του μηχανικού, δηλαδή δW ′
max = δW − pdV . Από τη σχέση αυτή

διακρίνουμε τις εξής περιπτώσεις:

• Αν η μεταβολή του συστήματος γίνεται υπό σταθερή εντροπία και σταθερό

όγκο (S = const, V = const),

δW ′
max = −dU

1



1.1. Συστήματα μη μεταβλητής σύστασης

• Αν η μεταβολή του συστήματος γίνεται υπό σταθερή εντροπία και σταθερή

πίεση (S = const, p = const),

δW ′
max = −dH

όπου H = U + pV η ενθαλπία του συστήματος.

• Αν η μεταβολή του συστήματος γίνεται υπό σταθερή θερμοκρασία και

σταθερό όγκο (T = const, V = const),

δW ′
max = −dA

όπου A = U − TS η ενέργεια Helmoltz του συστήματος. Από το ορισμό

της ενέργειας Helmholtz προκύπτει ότι,

dA = dU − TdS − SdT

Αντικαθιστώντας τη μεταβολή της εσωτερικής ενέργειας dU = TdS −
pdV − δW ′

max, προκύπτει ότι,

dA = −SdT − pdV − δW ′
max

Παρατηρούμε ότι, απουσία μη-μηχανικού έργου, η ενέργεια Helholtz είναι

συνάρτηση του όγκου και της θερμοκρασίας, A = A(V, T ), συνεπώς

dA = (∂A/∂V )TdV + (∂A/∂T )V dT , άρα,

∂A

∂T

∣∣∣
V

= −S

∂A

∂V

∣∣∣
T

= −p

• Αν η μεταβολή του συστήματος γίνεται υπό σταθερή θερμοκρασία και

σταθερή πίεση (T = const, p = const),

δW ′
max = −dG

όπου G = U + pV − TS = H − TS, η ενέργεια Gibbs του συστήματος.

Από το ορισμό της ενέργειας Gibbs προκύπτει ότι,

dG = dU + pdV + V dp− TdS − SdT

Αντικαθιστώντας τη μεταβολή της εσωτερικής ενέργειας dU = TdS −
pdV − δW ′

max, προκύπτει ότι,

dG = −SdT + V dp− δW ′
max

2



Κεφάλαιο 1. Χημική ισορροπία

Παρατηρούμε ότι, απουσία μη-μηχανικού έργου, η ενέργεια Gibss είναι

συνάρτηση της πίεσης και της θερμοκρασίας, G = G(p, T ), συνεπώς

dG = (∂G/∂p)Tdp+ (∂G/∂T )pdT , άρα,

∂G

∂T

∣∣∣
p

= −S

∂G

∂p

∣∣∣
T

= V

Παρατηρούμε, λοιπόν, ότι για μία αντιστρεπτή μεταβολή θα ισχύει για την

ενέργεια Gibbs (αντίστοιχα για την ενέργεια Helmholtz, την ενθαλπία κλπ),

−∆G|p,T = W ′
max (1.4)

Σε περίπτωση αναντίστρεπτης μεταβολής, οι παραπάνω σχέσεις μετατρέπονται

εύκολα. Για παράδειγμα, για την ενέργεια Gibbs θα ισχύει,

−∆G|p,T > W ′
max (1.5)

Συνεπώς, τα όρια της μεταβολής του ωφέλιμου έργου είναι,

0 ≤ W ′
max ≤ −∆G|p,T (1.6)

Απουσία ωφέλιμου έργου, δηλαδή όταν το σύστημα βρίσκεται μόνο υπό την

επίδραση εξωτερικής πίεσης, η Εξ. (1.5) γράφεται,

∆G|p,T < 0 (1.7)

δηλαδή, η μεταβολή θα είναι αυθόρμητη όταν η ενέργεια Gibbs υπό σταθε-
ρή πίεση και θερμοκρασία μειώνεται. Το ίδιο συμπέρασμα ισχύει και όταν

W ′
max 6= 0. Για παράδειγμα, μία χημική αντίδραση συμβαίνει αυθόρμητα όσο

παράγεται ωφέλιμο έργο (πχ όταν χημική ενέργεια μετατρέπεται σε ηλεκτρική

σε μία μπαταρία).

Είναι προφανές ότι καθώς η ενέργεια Gibbs μειώνεται κατά τη διάρκεια μίας

αυθόρμητης μεταβολής, η τιμή της θα φτάσει σε ένα ελάχιστο. ΄Οταν η ενέργεια

Gibbs γίνει ελάχιστη, το σύστημα θα βρίσκεται σε ισορροπία όπου θα ισχύει,

∆G|p,T = 0 (1.8)

Αντίστοιχοι συλλογισμοί ισχύουν και για τα υπόλοιπα θερμοδυναμικά μεγέθη.

3



1.2. Συστήματα μεταβλητής σύστασης

1.2 Συστήματα μεταβλητής σύστασης

Το κύριο χαρακτηριστικό των χημικών αντιδράσεων είναι ότι αλλάζουν τη

σύσταση του συστήματος. Συνεπώς, για να περιγράψουμε ένα τέτοιο σύστη-

μα θα πρέπει να ληφθεί υπόψη η μεταβολή της σύστασης. Οι σχέσεις που

έχουν παραχθεί ως τώρα προϋποθέτουν ότι το σύστημα περιλαμβάνει ένα ή

περισσότερα συστατικά, μεταξύ των οποίων δεν υπάρχει καμία αλληλεπίδραση

ή ότι η ποσότητα των συστατικών που αντέδρασαν είναι πολύ μικρότερη από

την αρχική τους ποσότητα κι έτσι η σύσταση του συστήματος έχει παραμείνει

πρακτικά αμετάβλητη.

Ως τώρα λοιπόν, η ενέργεια Gibbs (αντίστοιχα και τα άλλα θερμοδυναμικά

μεγέθη) θεωρήθηκε ότι εξαρτάται από δύο μεταβλητές G = G(p, T ). Εφόσον,

όμως η σύσταση μεταβάλλεται, τότε η ενέργεια Gibbs θα εξαρτάται τόσο από

την πίεση και τη θερμοκρασία, όσο και από την ποσότητα του κάθε συστατικού

του συστήματος, G = G(p, T, n1, n2, . . .). Συνεπώς, η μεταβολή της ενέργειας

Gibbs θα είναι,

dG =
∂G

∂p

∣∣∣
T,n1,n2,...

dp+
∂G

∂T

∣∣∣
p,n1,n2,...

dT +
∑
i=1

∂G

∂ni

∣∣∣
p,T,nj 6=i

dni (1.9)

ή αλλιώς,

dG = V dp− SdT +
∑
i=1

µidni (1.10)

όπου µi το χημικό δυναμικό του συστατικού i, που εκφράζει τη μεταβολή του

ενεργειακού περιεχομένου του συστήματος για μεταβολή της ποσότητας του

συστατικού i, δηλαδή,

µi =
∂U

∂ni

∣∣∣
S,V,nj 6=i

=
∂A

∂ni

∣∣∣
T,V,nj 6=i

=
∂H

∂ni

∣∣∣
S,p,nj 6=i

=
∂G

∂ni

∣∣∣
T,p,nj 6=i

(1.11)

Η συνθήκη ισορροπίας, υπό σταθερή πίεση και θερμοκρασία, γράφεται,

dG|T,p =
∑
i=1

µidni = 0 (1.12)

Για παράδειγμα, στην περίπτωση ισορροπίας ενός χημικού συστήματος δύο

φάσεων α και β και ενός συστατικού, η συνθήκη ισορροπίας γράφεται,

µ
(α)
1 dn

(α)
1 + µ

(β)
1 dn

(β)
1 = (µ

(α)
1 − µ

(β)
1 )dn

(α)
1 = 0 (1.13)

δεδομένου ότι dn
(α)
1 = −dn(β)

1 . Δηλαδή, η συνθήκη ισορροπίας είναι µ
(α)
1 =

µ
(β)
1 .
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Κεφάλαιο 1. Χημική ισορροπία

Ας θεωρήσουμε ένα ιδανικό αέριο αποτελούμενο από n γραμμομόρια. Το

χημικό δυναμικό του αερίου θα είναι µ = Gm = G/n, όπουGm η γραμμομοριακή

ενέργεια Gibbs. Απουσία ωφέλιμου έργου dGm = −SmdT + Vmdp, όπου Sm

και Vm οι αντίστοιχες γραμμομοριακές ποσότητες. Συνεπώς,

dµ = Vmdp− SmdT

Υπό σταθερή θερμοκρασία, η παραπάνω σχέση γράφεται,

dµ = Vmdp (1.14)

Η σχέση αυτή μπορεί να ολοκληρωθεί,∫ µ(p)

µ(p0)

dµ =

∫ p

p0

Vmdp = RT

∫ p

p0

dp

p

όπου έχει χρησιμοποιηθεί η καταστατική εξίσωση pVm = RT . ΄Αρα,

µ(p, T ) = µ(p0, T ) +RT ln
p

p0

Αν θεωρήσουμε p0 = 1 atm ως πρότυπη συνθήκη, τότε για το χημικό δυναμικό

ιδανικού αερίου θα ισχύει,

µ(p, T ) = µ0(T ) +RT ln p

όπου µ0
το πρότυπο χημικό δυναμικό του αερίου και η πίεση είναι κανονικοποι-

ημένη ως προς την πρότυπη πίεση. Η εξάρτηση του χημικού δυναμικού από την

πίεση παρουσιάζεται στο Σχ. 1.1.

Ας θεωρήσουμε τώρα ένα μίγμα ιδανικών αερίων. ΄Εστω xi το γραμμομο-

ριακό κλάσμα του συστατικού i, xi = ni/ntot και pi = xip η μερική πίεση του

συστατικού i. Για το μίγμα θα ισχύει η καταστατική εξίσωση, pV = ntotRT .

Το χημικό δυναμικό του συστατικού i στο μίγμα ιδανικών αερίων θα είναι,

µi(p, T ) = µ0
i (T ) +RT ln

pi
p0

όπου µ0
i (T ) το χημικό δυναμικό του συστατικού i σε καθαρή κατάσταση (α-

πουσία των άλλων συστατικών του μίγματος) και σε πίεση 1 atm. Το χημικό

δυναμικό του συστατικού i μπορεί να εκφρασθεί και ως προς το γραμμομοριακό

κλάσμα του, χρησιμοποιόντας την σχέση pi = xip,

µi(p, T ) = µ∗i (p, T ) +RT lnxi
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1.2. Συστήματα μεταβλητής σύστασης
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Σχήμα 1.1: Εξάρτηση του χημικού δυναμικού από την πίεση για ιδανικό αέριο.

όπου µ∗i (p, T ) = µ0
i (T )+RT ln(p/p0). Αν θεωρήσουμε ως πρότυπη κατάσταση

του συστατικού i, το ίδιο συστατικό σε καθαρή κατάσταση (δηλ. xi = 1), σε
θερμοκρασία T και σε πίεση ίση με την πίεση του μίγματος p, τότε η παραπάνω

σχέση γράφεται,

µi(p, T ) = µ0
i (p, T ) +RT lnxi

Το χημικό δυναμικό, εκφρασμένο ως προς τη συγκέντρωση ci = ni/V του

συστατικού i είναι,

µi(p, T ) = µ0
c,i(p, T ) +RT ln

ci
c0

όπου µ0
c,i(p, T ) = µ0

i (p, T )+RT ln(c0V/ntot) και c0 = 1 mol/dm3
. Στην έκφρα-

ση αυτή, ως πρότυπη κατάσταση θεωρείται η κατάσταση όπου η συγκέντρωση

του συστατικού i είναι 1 mol/dm3
, σε πίεση p και θερμοκρασία T .

Στην περίπτωση χημικής αντίδρασης μεταξύ τριών χημικών ειδών A, B και

C, η οποία συμβολίζεται ως εξής,

νAA + νBB � νCC (1.15)

η μεταβολή της ενέργειας Gibbs ανά γραμμομόριο είναι,

∆G = νCµC − (νAµA + νBµB)

Αν τα συστατικά είναι σε πρότυπες συνθήκες, τότε,

∆G0 = νCµ
0
C − (νAµ

0
A + νBµ

0
B)
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Κεφάλαιο 1. Χημική ισορροπία

όπου ∆G0
η πρότυπη μεταβολή της ενέργειας Gibbs. Από την διαφορά των δύο

παραπάνω σχέσεων,

∆G−∆G0 = νC(µC − µ0
C)− [νA(µA − µ0

A) + νB(µB − µ0
B)] (1.16)

Αν τα χημικά είδη που συμμετέχουν στην αντίδραση είναι αέρια, τότε, για τις

διαφορές εντός των παρενθέσεων ισχύει,

µi − µ0
i = RT ln

pi
p0

(1.17)

όπου p0 = 1 atm η πίεση αναφοράς. Συνεπώς,

∆G−∆G0 = RT
pνC

C

pνA
A pνB

B

(1.18)

Αλλά, σε συνθήκες χημικής ισορροπίας, ∆G = 0, η Εξ. (1.18) γράφεται,

−∆G0 = RT ln
pνC

C,eq

pνA
A,eqp

νB
B,eq

(1.19)

όπου οι μερικές πιέσεις είναι αυτές στην ισορροπία. Προφανώς, η σχέση αυτή

είναι ισοδύναμη με,

∆G0 = −RT lnKp (1.20)

όπου Kp η σταθερά ισορροπίας της αντίδρασης,

Kp =
pνC

C,eq

pνA
A,eqc

νB
p,eq

(1.21)

εκφρασμένη ως προς τις μερικές πιέσεις στην ισορροπία.

Αν εκφράσουμε τα χημικά δυναμικά στην κλίμακα των συγκεντρώσεων, τότε

για τις διαφορές εντός των παρενθέσεων της Εξ. (1.16) ισχύει,

µi − µ0
c,i = RT ln

ci
c0
i

(1.22)

όπου c0
i = 1 mol/dm3

η συγκέντρωση αναφοράς. Συνεπώς,

∆G−∆G0 = RT
cνC

C

cνA
A cνB

B

(1.23)

Αλλά, σε συνθήκες χημικής ισορροπίας, ∆G = 0, η Εξ. (1.23) γράφεται,

−∆G0 = RT ln
cνC

C,eq

cνA
A,eqc

νB
B,eq

(1.24)
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1.2. Συστήματα μεταβλητής σύστασης

όπου οι συγκεντρώσεις είναι αυτές στην ισορροπία. Προφανώς, η σχέση αυτή

είναι ισοδύναμη με,

∆G0 = −RT lnKc (1.25)

όπου Kc η σταθερά ισορροπίας της αντίδρασης,

Kc =
cνC

C,eq

cνA
A,eqc

νB
B,eq

(1.26)

εκφρασμένη ως προς τις συγκεντρώσεις στην ισορροπία.

Είναι εύκολο να δειχθεί ότι για ιδανικά αέρια,

Kp = Kc(RT )∆n

όπου ∆n = νC − (νA + νB), συνεπώς οι τιμές των Kp και Kc της αντίδρασης

δεν ταυτίζονται. Συνεπώς και η τιμή της ∆G0
που προκύπτει από τη σταθερά

ισορροπίας εξαρτάται από το ποια έκφραση της σταθεράς ισορροπίας έχει χρησι-

μοποιηθεί. Η διαφορά αυτή οφείλεται στη επιλογή των διαφορετικών πρότυπων

καταστάσεων σε κάθε περίπτωση. Αν κάποιος θέλει να χρησιμοποιήσει δεδο-

μένες τιμές της ∆G0
για να υπολογίσει τη χημική σύσταση όταν η αντίδραση

είναι στην ισορροπία, θα πρέπει γνωρίζει ποια είναι η πρότυπη κατάσταση που

έχει επιλεγεί για αυτές τις δεδομένες τιμές.

Η μεταβολή της πρότυπης ενέργειας Gibbs σχετίζεται, εξ ορισμού, με τη

μεταβολή της ενθαλπίας και της εντροπίας με τη σχέση,

∆G0 = ∆H0 − T∆S0
(1.27)

συνεπώς, η σταθερά ισορροπίας μπορεί να εκφραστεί ως προς την μεταβολή της

ενθαλπίας και της εντροπίας,

Kc = e
∆S0

R e−
∆H0

RT (1.28)

και αντίστοιχα για την Kp.

΄Ολες οι παραπάνω σχέσεις ισχύουν για αέρια που μπορούν να θεωρηθούν

ιδανικά. Οι ίδιες σχέσεις, με ορισμένες τροποποιήσεις, μπορούν να εφαρμοσθούν

και σε αραιά διαλύματα.
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Κεφάλαιο 2

Βασικές έννοιες κινητικής

2.1 Στοιχειομετρία και έκταση της αντίδρα-

σης

Ας θεωρήσουμε μία αντίδραση της μορφής,

νAA + νBB + . . .→ νYY + νZZ + . . . (2.1)

όπου τα σύμβολα Α, Β, . . ., στο αριστερό σκέλος παριστούν τα αντιδρώντα και τα

τα σύμβολα Ζ, Υ, . . ., στο δεξιό σκέλος παριστούν τα προϊόντα της αντίδρασης.

Σε περίπτωση που η στοιχειομετρία της αντίδρασης παραμένει αμετάβλητη καθ΄

όλη την πορεία της αντίδρασης τότε θεωρούμε την αντίδραση με στοιχειομετρία

ανεξάρτητη του χρόνου. Στην περίπτωση αυτή, αν n0
A, n

0
B, . . . , είναι οι αρχικές

ποσότητες των συστατικών στο σύστημα, τότε, κάθε χρονική στιγμή θα ισχύει,

nA(t)− n0
A

−νA

=
nB(t)− n0

B

−νB

= . . . =
nY(t)− n0

Y

νY

=
nZ(t)− n0

Z

νZ

(2.2)

΄Ενα κλασσικό παράδειγμα αντίδρασης με στοιχειομετρία ανεξάρτητη του

χρόνου είναι η σύνθεση του υδροβρωμίου από υδρογόνο και βρώμιο,

H2 + Br2 → 2HBr (2.3)

Αρχικά (σε χρόνο t = 0), στο σύστημα υπάρχουν n0
H2

γραμμομόρια υδρογόνου,

n0
Br2

γραμμομόρια βρωμίου και n0
HBr γραμμομόρια υδροβρωμίου (βλ. Πιν. 2.1).

Μετά από χρόνο t έχουν αντιδράσει x γραμμομόρια υδρογόνου και x γραμμο-

μόρια βρωμίου και έχουν προκύψει 2x γραμμομόρια υδροβρωμίου. Ως αποτέλε-

σμα της αντίδρασης, αυτή τη χρονική στιγμή, τα γραμμομόρια υδρογόνου είναι

nH2 = n0
H2
− x, του βρωμίου είναι nBr2 = n0

Br2
− x και του υδροβρωμίου είναι

nHBr = n0
HBr + 2x. Η μεταβολή των γραμμομορίων (γραμμομόρια τη χρονική

9



2.1. Στοιχειομετρία και έκταση της αντίδρασης

Πίνακας 2.1: Μεταβολή των γραμμομορίων κατά την πορεία της αντίδρασης

Εξ. (2.3)

Η2 Br2 HBr

Αρχικά n0
H2

n0
Br2

n0
HBr

Αντέδρασαν x x -

Προέκυψαν nH2 = n0
H2
− x nBr2 = n0

Br2
− x nHBr = n0

HBr + 2x
Μεταβολή nH2 − n0

H2
= −x nBr2 − n0

Br2
= −x nHBr − n0

HBr = 2x

στιγμή t μείον γραμμομόρια τη χρονική στιγμή μηδέν) είναι για το υδρογόνο

nH2 − n0
H2

= −x, για το βρώμιο nBr2 − n0
Br2

= −x και για το υδροβρώμιο

nHBr − n0
HBr = 2x. Προφανώς,

nH2 − n0
H2

−1
=
nBr2 − n0

Br2

−1
=
nHBr − n0

HBr

2

Βάσει των παραπάνω, όταν μία αντίδραση έχει στοιχειομετρία ανεξάρτητη

από τον χρόνο, τότε μπορεί να ορισθεί ως έκταση της αντίδρασης ξ ο λόγος

της μεταβολής της ποσότητας ενός συστατικού προς τον στοιχειομετρικό του

συντελεστή, δηλαδή,

ξ =
∆ni
νi

(2.4)

όπου ∆ni = ni−n0
i , η διαφορά της τελικής ποσότητας από την αρχική. Προφα-

νώς, η έκταση της αντίδρασης είναι ίδια για κάθε αντιδρών ή προϊόν και η μονάδα

μέτρησης της είναι ίδια με τη μονάδα μέτρησης της ποσότητας των συστατικών,

πχ γραμμομόρια. Επίσης, θα πρέπει να τονισθεί ότι η έκταση της αντίδρασης ε-

ξαρτάται από την αποτύπωση της στοιχειομετρικής αντίδρασης. Για παράδειγμα,

η αντίδραση,

N2 + 3H2 → 2NH3

μπορεί να γραφεί ισοδύναμα ως εξής,

1

2
N2 +

3

2
H2 → NH3

Αν για την πρώτη μορφή της αντίδρασης, η έκταση ήταν ξ τότε για τη δεύτερη

μορφή θα είναι 2ξ. Συνεπώς, η έκταση της αντίδρασης έχει νόημα μόνο αν

αναφέρεται σε ορισμένη στοιχειομετρική εξίσωση.

Στην περίπτωση που η αντίδραση έχει στοιχειομετρία εξαρτώμενη από τον

χρόνο τότε η Εξ. (2.2) δεν ισχύει. Θα πρέπει, επίσης, να τονισθεί ότι η έκταση

της αντίδρασης έχει νόημα μόνο για αντιδράσεις με στοιχειομετρία ανεξάρτητη

του χρόνου.
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Κεφάλαιο 2. Βασικές έννοιες κινητικής

Ας θεωρήσουμε για παράδειγμα τη θερμική διάσπαση της ακετόνης,

2CH3COCH3 → 2CH4 + C2H4 + 2CO (2.5)

Η αντίδραση αυτή δεν γίνεται σε ένα στάδιο αλλά μέσω του σχηματισμού αι-

θενόνης (κετένης), CH2CO, η οποία υπάρχει σε σχετικά μεγάλες ποσότητες

κατά την διάρκεια της αντίδρασης, δηλαδή,

CH3COCH3 → CH2CO + CH4

2CH2CO→ C2H4 + 2CO
(2.6)

Αρχικά στο σύστημα υπάρχουν n0
Ac, n

0
Ket, n

0
CH4

, n0
C2H4

και n0
CO γραμμομόρια

αντιδρώντων και προϊόντων. Μετά από χρόνο t έχουν αντιδράσει x γραμμο-

μόρια της ακετόνης προς x γραμμομόρια κετένης και x γραμμομόρια μεθανίου.

Επίσης, 2y γραμμομόρια κετένης έχουν αντιδράσει προς y γραμμομόρια αιθενίου

και 2y γραμμομόρια μονοξειδίου του άνθρακα. Συνεπώς, η μεταβολή των γραμ-

μομορίων των διαφόρων χημικών ειδών είναι, nAc−n0
Ac = −x, nCH4−n0

CH4
= x,

nKet−n0
Ket = x−2y, nC2H4−n0

C2H4
= y nCO−n0

CO = 2y. Παρατηρούμε ότι οι

ποσότητες των προϊόντων δεν σχετίζονται με κάποια στοιχειομετρική εξίσωση

με τις ποσότητες των αντιδρώντων.

2.2 Ρυθμός κατανάλωσης, παραγωγής, α-

ντίδρασης και μετατροπής

Αν θεωρηθεί ότι κατά την πορεία της αντίδρασης που περιγράφεται από την

Εξ. (2.1) ο όγκος V παραμένει αμετάβλητος, τότε ο ρυθμός ή ταχύτητα κατα-

νάλωσης του αντιδρώντος Α θα είναι,

rA = −dcA

dt
(2.7)

όπου cA η συγκέντρωση του Α. Ο ρυθμός ή ταχύτητα παραγωγής του Ζ θα

είναι,

rZ =
dcZ

dt
(2.8)

Αν μετά από χρόνο t, η συγκέντρωση του Α έχει μειωθεί κατά νAx(t), τότε η

συγκέντρωση του Β θα έχει μειωθεί κατά νBx(t) ενώ η συγκέντρωση του Ζ θα

έχει αυξηθεί κατά νZx(t). Συνεπώς, ο ρυθμός κατανάλωσης των Α και Β θα

είναι,

rA = −d(c0
A − νAx(t))

dt
= νA

dx

dt

rB = −d(c0
B − νBx(t))

dt
= νB

dx

dt
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2.2. Ρυθμός κατανάλωσης, παραγωγής, αντίδρασης και μετατροπής

ενώ ο ρυθμός παραγωγής του Ζ θα είναι,

rZ =
d(c0

Z + νZx(t))

dt
= νZ

dx

dt

όπου c0
A, c

0
B και c0

Z οι αρχικές συγκεντρώσεις των αντίστοιχων χημικών ειδών.

Είναι, λοιπόν, προφανές ότι για τους ρυθμούς κατανάλωσης και παραγωγής θα

ισχύει,

1

νA

rA =
1

νB

rB = . . . =
1

νY

rY =
1

νZ

rZ (2.9)

Ο ρυθμός κατανάλωσης και παραγωγής έχει μονάδες συγκέντρωσης ανά χρόνο,

δηλαδή στο SI είναι mol m−3 s−1
, ενώ η συνήθης μονάδα μέτρησης είναι mol

dm−3 s−1
.
1

΄Οπως φαίνεται από τα παραπάνω, οι ρυθμοί κατανάλωσης και παραγωγής

δεν είναι ίδιοι για μία χημική αντίδραση. Στην περίπτωση αντιδράσεων με στοι-

χειομετρία ανεξάρτητη του χρόνου μπορεί να ορισθεί ρυθμός που να είναι ο

ίδιος για όλα τα χημικά είδη που συμμετέχουν στην αντίδραση.

΄Ετσι, ως ρυθμός ή ταχύτητα της αντίδρασης r ορίζεται το πηλίκο της πα-

ράγωγου της έκτασης της αντίδρασης ως προς τον χρόνο, προς τον όγκο του

συστήματος,
2

r =
ξ̇

V
=

1

V

dξ

dt
(2.10)

Λαμβάνοντας υπόψη τον ορισμό της έκτασης της αντίδρασης, Εξ. (2.4), προ-

κύπτει ότι,

r =
1

νiV

dni
dt

(2.11)

Συνεπώς, για την αντίδραση της Εξ. (2.1) ισχύει ότι ο ρυθμός της είναι,

r = − 1

νAV

dnA

dt
= − 1

νBV

dnB

dt
= . . . =

1

νYV

dnY

dt
=

1

νZV

dnZ

dt
= . . . (2.12)

Αν ο όγκος παραμένει αμετάβλητος κατά την πορεία της αντίδρασης, τότε ο

λόγος dni/V μπορεί να αντικατασταθεί με τη μεταβολή της συγκέντρωσης dci,
συνεπώς, ο ορισμός του ρυθμού της αντίδρασης για σταθερό όγκο είναι,

r =
1

νi

dci
dt

(2.13)

1
Δηλαδή mol L−1 s−1

καθώς 1 L = 1 dm3
.

2
Ο ρυθμός ή ταχύτητα της αντίδρασης, συμβολίζεται συχνά με το σύμβολο v (από τον

όρο velocity) αλλά εξίσου συχνά και με τα σύμβολα r και R (από το όρο rate).
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Κεφάλαιο 2. Βασικές έννοιες κινητικής

Συνεπώς, αν η αντίδραση της Εξ. (2.1) λαμβάνει χώρα υπό σταθερό όγκο, τότε

ισχύει ότι ο ρυθμός της είναι,

r = − 1

νA

dcA

dt
= − 1

νB

cB

dt
= . . . =

1

νY

cY

dt
=

1

νZ

cZ

dt
= . . . (2.14)

Τέλος, ως ρυθμός μετατροπής ορίζεται η παράγωγος της έκτασης της α-

ντίδρασης προς τον χρόνο, δηλαδή,

ξ̇ =
1

νi

dni
dt

(2.15)

Συνεπώς ισχύει ότι ο ρυθμός της αντίδρασης ισούται με το πηλίκο του ρυθμού

μετατροπής προς τον όγκο.

Στην περίπτωση που ο όγκος του συστήματος μεταβάλλεται κατά την πορεία

της αντίδρασης, τότε διαφορίζοντας την σχέση γραμμομορίων και συγκέντρω-

σης ni = ciV προκύπτει,

dni = V dci + cidV

Αντικαθιστώντας στην Εξ. (2.11) προκύπτει ότι ο ρυθμός της αντίδρασης θα

δίνεται από τη σχέση,

r =
1

νi

dci
dt

+
ci
νiV

dV

dt
(2.16)

2.3 Εμπειρικές κινητικές σχέσεις

Σε αρκετές περιπτώσεις χημικών αντιδράσεων έχει βρεθεί ότι ο ρυθμός της

αντίδρασης μεταξύ δύο χημικών ειδών Α και Β προς το προϊόν Χ, ακολουθεί

την σχέση,

r = − 1

νA

dcA

dt
= − 1

νB

dcB

dt
=

1

νX

dcX

dt
= kcαAc

β
B (2.17)

όπου k, α, β είναι σταθερές ανεξάρτητες του χρόνου και των συγκεντρώσεων.

Αντίστοιχα, ο ρυθμός κατανάλωσης του Α θα είναι,

rA = −dcA

dt
= kAc

α
Ac

β
B (2.18)

ενώ ο ρυθμός κατανάλωσης του Β θα είναι,

rB = −dcB

dt
= kBc

α
Ac

β
B (2.19)

Τέλος, ο ρυθμός παραγωγής του Χ θα είναι,

rX =
dcX

dt
= kXc

α
Ac

β
B (2.20)
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2.4. Είδη χημικών αντιδράσεων

Προφανώς, για τις σταθερές θα ισχύει,

k =
1

νA

kA =
1

νB

kB =
1

νX

kX (2.21)

Ο εκθέτης α ονομάζεται τάξη της αντίδρασης ως προς το είδος Α. Αντίστοι-

χα, ο εκθέτης β ονομάζεται τάξη της αντίδρασης ως προς το είδος Β. Το άθροι-

σμα n = α + β + . . ., ονομάζεται συνολική τάξη της αντίδρασης ή απλά τάξη

της αντίδρασης.

Στην περίπτωση μίας αντίδρασης πρώτης τάξης ο ρυθμός της θα εκφράζεται

ως εξής,

r = kcA (2.22)

Για μία αντίδραση δεύτερης τάξης, ο ρυθμός της θα εκφράζεται είτε ως εξής,

r = kc2
A (2.23)

ή ως εξής,

r = kcAcB (2.24)

Παρατηρούμε ότι στις παραπάνω περιπτώσεις, η τάξη της αντίδρασης είναι η ίδια

ενώ αντίθετα, στην πρώτη περίπτωση η τάξη ως προς το είδος Α είναι δύο και

ως προς είδος Β είναι μηδέν, ενώ στη δεύτερη περίπτωση, η τάξη ως προς το

είδος Α είναι ένα και ως προς το είδος Β είναι ένα. Θα πρέπει να σημειωθεί

ότι η τάξη μίας αντίδρασης δεν είναι αναγκαστικά ακέραιος αριθμός, για λόγους

που θα μελετηθούν στην συνέχεια. Θα πρέπει να τονισθεί για άλλη μία φορά

ότι ο ρυθμός μίας χημικής αντίδρασης δεν περιγράφεται πάντα με εξισώσεις

της μορφής της Εξ. (2.17). Στην συνέχεια θα αντιμετωπιστούν περιπτώσεις

όπου η αντίδραση δεν έχει τάξη, δηλαδή ο ρυθμός δεν μπορεί να περιγραφεί από

εξισώσεις της μορφής της Εξ. (2.17).

Η σταθερά k ονομάζεται σταθερά ρυθμού ή ταχύτητας της αντίδρασης ή

αλλιώς ειδική ταχύτητα της αντίδρασης. Οι μονάδες μέτρησης της σταθεράς

ταχύτητας εξαρτώνται από την τάξη της αντίδρασης. Εφόσον οι μονάδες μέτρη-

σης του ρυθμού είναι mol dm−3 s−1
και οι μονάδες μέτρησης της συγκέντρωσης

είναι mol dm−3
, τότε για μία αντίδραση πρώτης τάξης οι μονάδες μέτρησης της

σταθεράς ταχύτητας θα είναι s−1
. Για μία αντίδραση δεύτερης τάξης, οι μονάδες

μέτρησης της σταθεράς της ταχύτητας θα είναι dm3 mol−1 s−1
.

2.4 Είδη χημικών αντιδράσεων

Μία αντίδραση ονομάζεται στοιχειώδης όταν θεωρείται ότι συμβαίνει σε ένα

μόνο στάδιο, όταν δηλαδή δεν μπορεί να ανιχνευθεί πειραματικά κάποιο χημικό
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Κεφάλαιο 2. Βασικές έννοιες κινητικής

ενδιάμεσο ή όταν δεν απαιτείται να υποτεθεί η ύπαρξη ενός τέτοιου ενδιαμέσου

για να ερμηνευθεί η πειραματική απόκριση.

Ως μοριακότητα μίας στοιχειώδους αντίδρασης ονομάζεται το πλήθος των

μορίων που δρουν ως αντιδρώντα στη στοιχειώδη αντίδραση. Για παράδειγμα,

η μετατροπή του κυκλοπροπανίου σε προπυλένιο,

C
C

C
CH3 CH CH2

θεωρείται στοιχειώδης αντίδραση και είναι μονομοριακή. Αντίθετα, η αντίδραση,

Br + H2 → HBr + H

είναι διμοριακή.

Στη γενική περίπτωση μίας στοιχειώδους αντίδρασης,

νAA + νBB + νCC→ νXX + νYY + νZZ

η μοριακότητα της αντίδρασης είναιm = νA+νB+νC. Θα πρέπει να τονισθεί ότι

η μοριακότητα είναι μία έννοια που έχει νόημα μόνο για στοιχειώδη αντίδραση

και διαφέρει από την τάξη της (συνολικής) αντίδρασης, η οποία μπορεί να είναι

θετικός, αρνητικός ή μηδέν, ακέραιος ή κλασματικός αριθμός.

Αντιδράσεις που δεν γίνονται σε ένα στάδιο και δεν μπορούν να θεωρη-

θούν στοιχειώδεις, ονομάζονται σύνθετες ή πεπλεγμένες ή διαδοχικές. Στην

περίπτωση αυτή η έννοια της μοριακότητας δεν έχει νόημα. Για παράδειγμα, η

αντίδραση της Εξ. (2.5) είναι σύνθετη καθώς συμβαίνει σε δύο στάδια, Εξ. (2.6).

Υπάρχουν σύνθετες αντιδράσεις που στην πορεία τους περιλαμβάνουν έναν

ή περισσότερους κύκλους αντιδράσεων όπου κάποιο χημικό ενδιάμεσο που κα-

ταναλώνεται σε κάποιο στάδιο να παράγεται ξανά σε ένα άλλο στάδιο. Αν

αυτός ο κύκλος των γεγονότων επαναλαμβάνεται παραπάνω από μία φορά, τότε

η σύνθετη αντίδραση ονομάζεται αλυσιδωτή αντίδραση.

Μία περίπτωση αλυσιδωτής αντίδρασης είναι η σύνθεση του υδροβρωμίου,

Εξ. (2.3). Το πρώτο στάδιο της αντίδρασης αυτής είναι η διάσπαση του βρωμίου

σε ατομικό βρώμιο,

Br2 → 2Br (2.25)

Το στάδιο αυτό ονομάζεται στάδιο έναρξης της αντίδρασης. Στη συνέχεια, το

ατομικό βρώμιο αντιδρά με υδρογόνο προς υδροβρώμιο και ατομικό υδρογόνο,

ενώ το ατομικό υδρογόνο αντιδρά με το μοριακό βρώμιο προς υδροβρώμιο και

ατομικό βρώμιο. ΄Ετσι, το ατομικό βρώμιο καταναλώνεται από την πρώτη α-

ντίδραση και παράγεται από τη δεύτερη, ενώ το ατομικό υδρογόνο παράγεται

από την πρώτη και καταναλώνεται από τη δεύτερη,

Br + H2 → HBr + H (2.26)

H + Br2 → HBr + Br (2.27)
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2.4. Είδη χημικών αντιδράσεων

Η αντίδραση τελειώνει μέσω της αντίδρασης τερματισμού που αφορά την α-

ντίδραση δύο ατομικών βρωμίων προς μοριακό βρώμιο,

2Br→ Br2 (2.28)

Τέλος, ορισμένες αντιδράσεις ονομάζονται καταλυτικές. Καταλύτης είναι

μία ένωση, η ύπαρξη της οποίας αυξάνει την ταχύτητα της αντίδρασης. Συχνά,

ο καταλύτης συμμετέχει στην αντίδραση τόσο ως αντιδρών όσο και ως προϊόν

(όχι όμως πάντα). Μία καταλυτική αντίδραση όπου ο καταλύτης συμμετέχει

τόσο ως αντιδρών όσο και ως προϊόν μπορεί να παρασταθεί σχηματικά ως εξής,

A + B + C
k1

GGGGGBFGGGGG

k−1

Y + Z + C (2.29)

όπου με το σύμβολο C συμβολίζεται εδώ ο καταλύτης. ΄Εστω ότι ο ρυθμός της

αντίδρασης από τα αριστερά προς τα δεξιά είναι,

r1 = k1cAcBcC (2.30)

τότε ο ρυθμός από τα δεξιά προς τα αριστερά θα είναι,

r−1 = k−1cYcZcC (2.31)

Παρατηρούμε ότι η ύπαρξη καταλύτη αυξάνει το ρυθμό τόσο της αντίδρασης

από τα αριστερά προς τα δεξιά όσο και της αντίδρασης από τα δεξιά προς τα

αριστερά. Επίσης, η σταθερά ισορροπίας της αντίδρασης, Εξ. (2.29), θα είναι,

Kc =
cYcZcC

cAcBcC

=
cYcZ

cAcB

(2.32)

δηλαδή, ανεξάρτητη της συγκέντρωσης του καταλύτη. Εφόσον η K είναι ανε-

ξάρτητη της συγκέντρωσης του καταλύτη, ανεξάρτητη θα είναι και η ∆G0
, της

αντίδρασης, Εξ. (1.25). Συνεπώς, η ύπαρξη του καταλύτη δεν μεταβάλει την

πρότυπη ενέργεια Gibbs της αντίδρασης.
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Κεφάλαιο 3

Ενέργεια ενεργοποίησης και

θεωρίες ρυθμού χημικών

αντιδράσεων

3.1 Η εξίσωση Arrhenius

Ας θεωρήσουμε μία μονομοριακή χημική αντίδραση,

A
k

GGGGGAB (3.1)

Ο ρυθμός της αντίδρασης αυτής θα δίνεται από τη σχέση,

r = kcA (3.2)

Είναι προφανές ότι για να διπλασιασθεί ο ρυθμός της αντίδρασης, η συγκέντρω-

ση του αντιδρώντος Α θα πρέπει να αυξηθεί 100%. ΄Εχει παρατηρηθεί, όμως,

ότι ο ρυθμός μίας χημικής αντίδρασης εξαρτάται δραστικά από τη θερμοκρα-

σία. Ειδικότερα, ο ρυθμός των χημικών αντιδράσεων σχεδόν διπλασιάζεται για

αύξηση της θερμοκρασίας κατά μόνο 10
◦C. Πειραματικά, έχει βρεθεί ότι η α-

ύξηση του ρυθμού με τη θερμοκρασία οφείλεται στην εξάρτηση της σταθεράς

του ρυθμού από αυτήν, σύμφωνα με την σχέση,

k = Ae−
Ea
RT (3.3)

η οποία είναι γνωστή και ως εξίσωση Arrhenius, όπου T η θερμοκρασία, R
η σταθερά των αερίων και A και Ea εμπειρικές (πειραματικές) σταθερές. Οι

σταθερές αυτές μπορούν να προσδιορισθούν πειραματικά μετρώντας την k για

διάφορες θερμοκρασίες T και καταγράφοντας την εξάρτηση σε ημιλογαριθμικές
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3.1. Η εξίσωση Arrhenius

-9

-8

-7

-6

-5

-4

-3

-2

-1

	1.1 	1.15 	1.2 	1.25 	1.3 	1.35

ln
k	
(s

-1
)

1/T	(K -1x103)

Σχήμα 3.1: Διάγραμμα Arrhenius για τον ισομερισμό του κυκλοπροπανίου σε

προπένιο.

συντεταγμένες, δεδομένου ότι η εξίσωση Arrhenius μπορεί να γραφεί και ως

εξής,

ln k = lnA− Ea

RT
(3.4)

Διαφορίζοντας την Εξ. (3.4) ως προς τη θερμοκρασία προκύπτει η σχέση,

Ea = RT 2d ln k

dT
(3.5)

Συνεπώς από την κλίση του διαγράμματος του ln k ως προς 1/T μπορεί να βρε-

θεί το Ea και από την αποτέμνουσα στον κάθετο άξονα να προσδιορισθεί το A.

΄Ενα παράδειγμα του προσδιορισμού των σταθερών της εξίσωσης Arrhenius για

τον ισομερισμό του κυκλοπροπανίου σε προπένιο παρουσιάζειται στο Σχ. 3.1.

Από την κλίση του διαγράμματος αυτού προκύπτει Ea = 273 kJ/mol.
΄Οπως έχει γραφεί η εξίσωση Arrhenius, ο όρος Ea έχει μονάδες ενέργειας

ανά γραμμομόριο και καλείται ενέργεια ενεργοποίησης της αντίδρασης. Ο όρος

A συχνά καλείται παράγοντας συχνότητας αν και οι μονάδες μέτρησης του είναι

μονάδες συχνότητας (πχ s−1
) μόνο αν η αντίδραση είναι μονομοριακή. Στη

γενικότερη περίπτωση, οι μονάδες του παράγοντα συχνότητας είναι ίδιες με τις

μονάδες της k, οι οποίες καθορίζονται από τη μοριακότητα της αντίδρασης.

Η ισχύς της εξίσωσης Arrhenius έχει αποδειχθεί ικανοποιητικά ακριβής

για σχετικά μεγάλο εύρος θερμοκρασιών και για αντιδράσεις ποικίλης μορια-

κότητας. Παρόλα αυτά, μία πιο ακριβής εξάρτηση της σταθεράς ρυθμού της

αντίδρασης δίνεται από την σχέση,

ln k = lnA+
C

R
lnT − Ea

RT
(3.6)
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Κεφάλαιο 3. Ενέργεια ενεργοποίησης και θεωρίες ρυθμού χημικών

αντιδράσεων

΄Οπως έχει γραφεί η παραπάνω σχέση, η εμπειρική σταθερά C έχει μονάδες

γραμμομοριακής θερμοχωρητικότητας, δηλαδή JK−1mol−1
. Θα πρέπει να ση-

μειωθεί ότι τόσο η Εξ. (3.4) όσο και η (3.6) ισχύουν εφόσον η k εκφράζει

την σταθερά ρυθμού στοιχειώδους αντίδρασης. Σε επόμενα κεφάλαια θα δια-

πιστωθεί ότι η σταθερά ρυθμού που παρατηρείται πειραματικά είναι στην πραγ-

ματικότητα ένας συνδυασμός κινητικών σταθερών στοιχειωδών αντιδράσεων ο

οποίος εξαρτάται από τον μηχανισμό της αντίδρασης. Σε αυτές τις περιπτώσεις,

η εξάρτηση της πειραματικά παρατηρούμενης k από την θερμοκρασία συχνά δεν

διέπεται από την εξίσωση Arrhenius.

Αν θεωρήσουμε μία αμφίδρομη αντίδραση,

A
kf

GGGGGBFGGGGG

kb

B (3.7)

με σταθερά ισορροπίαςKp = kf/kb. Χρησιμοποιώντας την εξίσωση van’t Hoff,1

∆H0 = RT 2d lnKp

dT

προκύπτει,

∆H0 = RT 2d ln kf

dT
−RT 2d ln kb

dT
(3.8)

Αλλά, στους όρους του δεξιού σκέλους αναγνωρίζουμε τις ενέργειες ενεργο-

ποίησης της αντίδρασης από τα αριστερά προς τα δεξιά και της αντίδρασης από

δεξιά προς τα αριστερά, βλ. Εξ. (3.5). Συνεπώς,

∆H0 = Ea,f − Ea,b (3.9)

1
Αν θεωρήσουμε τα αντιδρώντα και προϊόντα της αντίδρασης ως ιδανικά αέρια, για την

σταθερά ισορροπίας ισχύει, ∆G0 = −RT lnKp. Διαφορίζοντας ως προς τη θερμοκρασία,

d lnKp

dT
=

∆G0

RT 2
− 1

RT

d∆G0

dT

Αλλα, υπό σταθερή πίεση, d∆G0/dT = −∆S0
, συνεπώς,

d lnKp

dT
=

∆G0 + T∆S0

RT 2

Η πρότυπη ενέργεια Gibbs συνδέεται με την πρότυπη ενθαλπία με τη σχέση ∆G0 = ∆H0 −
T∆S0

. Συνεπώς,

d lnKp

dT
=

∆H0

RT 2

.
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3.2. Ενέργεια ενεργοποίησης
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Σχήμα 3.2: Δυναμικό αρμονικού ταλαντωτή (μωβ καμπύλη) και δυναμικό Morse
(πράσινη καμπύλη).

3.2 Ενέργεια ενεργοποίησης

Κατά την πορεία μίας χημικής αντίδρασης διασπώνται και δημιουργούνται χη-

μικοί δεσμοί. Η απλούστερη θεώρηση του χημικού δεσμού σε μία ένωση ΑΒ

είναι αυτή του ιδανικού ελατηρίου (αρμονικός ταλαντωτής). Αν θεωρήσουμε τα

σωματίδια Α και Β ως δύο σφαίρες που είναι συνδεδεμένες με ένα ιδανικό ελα-

τήριο, με σταθερά ελατηρίου ks, τότε αν τα σωματίδια Α και Β απομακρυνθούν

από τη θέση ισορροπίας r0
AB, η δύναμη που ασκείται θα δίνεται από το νόμο του

Hook,

F = −ks(rAB − r0
AB) = − ∂E

∂rAB

(3.10)

όπου rAB η απόσταση μεταξύ των Α και Β και E(rAB) η δυναμική ενέργεια

του συστήματος. Η δυναμική ενέργεια προκύπτει από την ολοκλήρωση της

παραπάνω σχέσης και είναι,

E(rAB) =
1

2
ks(rAB − r0

AB)2 + Er0
AB

(3.11)

όπου Er0
AB

η δυναμική ενέργεια όταν η απόσταση των σωματιδίων είναι r0
AB.
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Κεφάλαιο 3. Ενέργεια ενεργοποίησης και θεωρίες ρυθμού χημικών

αντιδράσεων

΄Ενα παράδειγμα την δυναμικής ενέργειας του αρμονικού ταλαντωτή παρου-

σιάζεται στο Σχ. (3.4) με την μωβ καμπύλη. Παρατηρούμε ότι η δυναμική

ενέργεια εμφανίζει ελάχιστη τιμή Er0
AB

, όταν η απόσταση των σωματιδίων είναι

r0
AB. ΄Οταν η απόσταση των σωματιδίων μεταβάλλεται, η δυναμική ενέργεια

αυξάνεται.

Το μοντέλο του αρμονικού ταλαντωτή είναι ικανοποιητικό για τιμές rAB

κοντά στην τιμή ισορροπίας, αλλά παύει να έχει φυσική σημασία για μεγαλύτερες

τιμές της απόστασης. Καθώς η απόσταση των σωματιδίων μεγαλώνει και ο

δεσμός παύει να υφίσταται (το μόριο ΑΒ διασπάται) θα αναμένονταν η ενέργεια

του συστήματος να έτεινε σε μία σταθερή τιμή, ανεξάρτητη της απόστασης

των σωματιδίων. Μία εμπειρική σχέση που περιγράφει ικανοποιητικά αυτήν την

εξάρτηση είναι το δυναμικό Morse,

E(rAB) = DAB(e−2βAB(rAB−r0
AB) − 2e−βAB(rAB−r0

AB))

όπου βAB μία πειραματική σταθερά και DAB η ενέργεια διάσπασης του μορίου

ΑΒ. ΄Ενα παράδειγμα του δυναμικού Morse παρουσιάζεται στο Σχ. (3.4) με την

πράσινη καμπύλη. Το δυναμικό Morse εμφανίζει ελάχιστη τιμή DAB όταν η

απόσταση των σωματιδίων είναι r0
AB, ενώ τείνει σε σταθερή τιμή (μηδέν) καθώς

η απόσταση των σωματιδίων μεγαλώνει.

Κατά την πορεία μίας αντίδρασης μεταξύ των Α και ΒC προς σχηματισμό

των ΑΒ και C, ο δεσμός των Β και C πρέπει να δισπασθεί ενώ πρέπει να

σχηματισθεί ο δεσμός μεταξύ των Α και Β. Για να κατανοηθεί η έννοια της

ενέργειας ενεργοποίησης της αντίδρασης αυτή, ας θεωρήσουμε ότι λαμβάνει

χώρα ως εξής,

Α+BC
A

B
C

ΑΒ + C

όπου το ενδιάμεσο θεωρείται ως ενεργοποιημένο σύμπλοκο. Το ενεργοποιη-

μένο σύμπλοκο αντιστοιχεί σε αυτή την ειδική διαμόρφωση των σωματιδίων

μεταξύ των αντιδρώντων και των προϊόντων κατά την πορεία μίας στοιχειώδους

αντίδρασης και όχι σε ένα σταθερό χημικό είδος. Θα πρέπει να τονισθεί ότι το

ενεργοποιημένο σύμπλοκο δεν είναι χημικό ενδιάμεσο της αντίδρασης, με την

έννοια που θα μελετηθούν τα χημικά ενδιάμεσα σε επόμενες παραγράφους.

Το ερώτημα που τίθεται είναι πως μεταβάλλεται η ενέργεια του συστήματος

κατά την πορεία της αντίδρασης, δηλαδή κατά την μετατροπή των αντιδρώντων

Α και BC στα προϊόντα AB και C. Προκειμένου να υπολογισθεί η ενέργεια του

συστήματος θα ακολουθήσουμε την ημιεμπειρική μέθοδο των London-Eyring-
Polanyi (μέθοδο LEP) που προτάθηκε το 1931 και την τροποποίηση αυτής,

όπως προτάθηκε από τον Sato (μέθοδος LEPS) το 1955.
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Σχήμα 3.3: Σχηματική παράσταση της δεσμικής και αντιδεσμικής κατάστασης

δύο σωματιδίων.

Σύμφωνα με κβαντοχημικούς υπολογισμούς των London και Heitler, η προ-

σεγγιστική σχέση που συνδέει την ολική ενέργεια της δεσμικής κατάστασης
2

των ζευγών των σωματιδίων Α και Β, Α και C, Β και C, με την ενέργεια λόγω

ηλεκτρικών αλληλεπιδράσεων Q(r) και την ενέργεια ανταλλαγής ηλεκτρονίων

α(r) είναι,

Ebond(rAB) = Q(rAB) + α(rAB)

Ebond(rAC) = Q(rAC) + α(rAC)

Ebond(rBC) = Q(rBC) + α(rBC)

(3.12)

όπου rAB, rAC και rBC οι αποστάσεις μεταξύ των αντίστοιχων σωματιδίων. Για

το τριατομικό σύστημα των Α, Β και C, ο London κατέληξε ότι η ενέργεια θα

είναι,

U(rAB, rAC) = Q(rAB) +Q(rAC) +Q(rBC)+√
0.5[(α(rAB)− α(rAC))2 + (α(rAB)− α(rBC))2 + (α(rAC)− α(rBC))2]

(3.13)

όπου, λόγω της γεωμετρίας ενός τριατομικού συμπλόκου rBC = rAB + rAC.

2
Η δεσμική κατάσταση είναι αυτή όπου η ηλεκτρονιακή πυκνότητα είναι μεγάλη μεταξύ

των πυρήνων των δύο σωματιδίων, βλ. Σχ. (3.3).
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Το ζήτημα, λοιπόν, έγκειται στον προσδιορισμό των ενεργειακών όρων Q
και α. Οι Eyring και Polanyi πρότειναν τη χρήση της εξίσωσης Morse, σύμφωνα
με την οποία η ολική ενέργεια της δεσμικής κατάστασης ενός συστήματος δύο

σωματιδίων Α και Β είναι,

Ebond(rAB) = DAB(e−2βAB(rAB−r0
AB) − 2e−βAB(rAB−r0

AB)) (3.14)

όπου DAB η ενέργεια διάσπασης (dissociation energy), r0
AB το μήκος του δε-

σμού μεταξύ Α και Β στην ισορροπία και βAB πειραματική σταθερά. Αντίστοιχα,

η ολική ενέργεια της δεσμικής κατάσταση ενός συστήματος δύο σωματιδίων Α

και C και δύο σωματιδίων Β και C θα είναι,

Ebond(rAC) = DAC(e−2βAC(rAC−r0
AC) − 2e−βAC(rAC−r0

AC)) (3.15)

Ebond(rBC) = DBC(e−2βBC(rBC−r0
BC) − 2e−βBC(rBC−r0

BC)) (3.16)

Παραδείγματα των συναρτήσεων Ebond(rHH) και Ebond(rHF) παρουσιάζονται

στο Σχ. 3.4 για τις περιπτώσεις του ζεύγους Η και F, καθώς και για το ζεύγος

Η και Η. Για το πρώτο ζεύγος έχουν χρησιμοποιηθεί οι τιμές DHF = 129.3,
βHF = 2.316 και r0

HF = 0.931 ενώ για το δεύτερο ζεύγος οι τιμές DHH = 94.8,
βHH = 2.047 και r0

HH = 0.753.
Οι Eyring και Polanyi θεώρησαν ότι για ένα εύρος τιμών των αποστάσεων

r, ο λόγος
Q(r)

Q(r)+α(r)
παραμένει σχετικά σταθερός, κι έτσι από τις τιμές των

Ebond(r) υπολόγισαν τις αντίστοιχες τιμές των Q(r) και α(r). Αντικατάσταση

των τιμών αυτών στην Εξ. (3.13) έδωσε την εξάρτηση της δυναμικής ενέργειας

σε συνάρτηση με τις αποστάσεις των σωματιδίων.

Ο Sato βασίστηκε στην προσέγγιση των Eyring και Polanyi αλλά έλαβε

υπόψη ότι η ολική ενέργεια της αντι-δεσμικής κατάστασης, βλ. Σχ. (3.3), θα

δίνεται από σχέσεις της μορφής,

Eanti(rAB) = Q(rAB)− α(rAB)

Eanti(rAC) = Q(rAC)− α(rAC)

Eanti(rBC) = Q(rBC)− α(rBC)

(3.17)

καθώς επίσης ότι για την αντι-δεσμική κατάσταση, η ενέργεια ως συνάρτηση της

απόστασης των σωματιδίων θα δίνεται από τις σχέσεις (εξίσωση anti-Morse),

Eanti(rAB) = D′AB(e−2β′AB(rAB−r0
AB) + 2e−β

′
AB(rAB−r0

AB)) (3.18)

Eanti(rAC) = D′AC(e−2β′AC(rAC−r0
AC) + 2e−β

′
AC(rAC−r0

AC)) (3.19)

Eanti(rBC) = D′BC(e−2β′BC(rBC−r0
BC) + 2e−β

′
BC(rBC−r0

BC)) (3.20)

όπου D′AB ≈ DAB/2, D
′
AC ≈ DAC/2 και D′BC ≈ DBC/2. Παραδείγματα των

συναρτήσεων Eanti(rHH) και Eanti(rHF) παρουσιάζονται στο Σχ. 3.4 για τις
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Σχήμα 3.4: Εξάρτηση των Ebond και Eanti για το ζεύγος Η και F (πάνω) και

για το ζεύγος Η και Η (κάτω).

περιπτώσεις του ζεύγους Η και F, καθώς και για το ζεύγος Η και Η. Για το

πρώτο ζεύγος έχουν χρησιμοποιηθεί οι τιμές D′HF = 51.83, β′HF = 2.229 και

r0
HF = 0.931 ενώ για το δεύτερο ζεύγος οι τιμές D′HH = 34.56, β′HH = 1.522

και r0
HH = 0.753.

Υπό αυτή τη θεώρηση, χρησιμοποιώντας τις Εξ. (3.12) και (3.17) προ-

κύπτουν αναλυτικές σχέσεις για τα Q(r),

Q(rAB) =
Ebond(rAB) + Eanti(rAB)

2

Q(rAC) =
Ebond(rAC) + Eanti(rAC)

2

Q(rBC) =
Ebond(rBC) + Eanti(rBC)

2

(3.21)
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καθώς και για τα α(r),

α(rAB) =
Ebond(rAB)− Eanti(rAB)

2

α(rAC) =
Ebond(rAC)− Eanti(rAC)

2

α(rBC) =
Ebond(rBC)− Eanti(rBC)

2

(3.22)

Από αντικατάσταση των σχέσεων αυτών στην Εξ. (3.13) προκύπτει η αναλυτική

εξάρτηση της δυναμικής ενέργειας από τις αποστάσεις των σωματιδίων.

Η εξάρτηση της δυναμικής ενέργειας U από τις αποστάσεις rHH και rHF

παρουσιάζεται στο Σχ. 3.5. Η γραφική παράσταση στον χώρο των τριών δια-

στάσεων είναι μία επιφάνεια, γνωστή και ως επιφάνεια δυναμικής ενέργειας

(potential energy surface, PES). Στην επιφάνεια αυτή εμφανίζεται μία περιοχή

ελάχιστης ενέργειας (ένα μονοπάτι ή κοιλάδα ελάχιστης ενέργειας), όπου και

θα συμβεί η αντίδραση,

F + HH→ HF + H

προκειμένου το αντιδρών ΗΗ να μετατραπεί στο προϊόν HF.

Η αντίδραση θα ακολουθήσει την πορεία από τα αντιδρώντα ΗΗ προς τα προ-

ϊόντα HF ακολουθώντας το μονοπάτι της ελάχιστης ενέργειας. Η συντεταγμένη

κατά μήκος αυτού του μονοπατιού ονομάζεται συντεταγμένη της αντίδρασης.

Αν παρατηρήσουμε την πορεία της αντίδρασης κατά μήκος της συντεταγμένης

της αντίδρασης θα διαπιστώσουμε ότι προκειμένου τα αντιδρώντα να μετατραπο-

ύν σε προϊόντα, το σύστημα των σωματιδίων θα πρέπει να υπερβεί ένα μέγιστο.

Μία σχηματική αναπαράσταση, που ισχύει για κάθε στοιχειώδη αντίδραση, της

εξάρτησης της δυναμικής ενέργειας από την συντεταγμένη της αντίδρασης, πα-

ρουσιάζεται στο Σχ. 3.6. Η διαφορά της ενέργειας που αντιστοιχεί στο μέγιστο

με αυτή που αντιστοιχεί στην ενέργεια των αντιδρώντων, είναι η ενέργεια ενερ-

γοποίησης της αντίδρασης, Ea. Στο σχήμα έχει σημειωθεί και η μεταβολή της

ενθαλπίας του συστήματος, όπως προκύπτει από την Εξ. (3.9).

3.3 Θεωρία των συγκρούσεων

Οι υπολογισμοί τύπου LEP και LEPS ερμηνεύουν την φύση της ενέργειας

ενεργοποίησης Ea. Απομένει να διερευνηθεί η φύση του παράγοντα συχνότητας

A. Η πρώτη απόπειρα βασίζεται στη θεωρία των συγκρούσεων.

΄Εστω ότι τα σωματίδια των συστατικών Α και Β θεωρούνται σκληρές σφαί-

ρες με διάμετρο σA και σB, αντίστοιχα. Αν τα σωματίδια του Β είναι ακίνητα

ενώ τα σωματίδια του Α κινούνται, τότε καθώς κινείται ένα σωματίδιο Α, σε
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Σχήμα 3.5: Επιφάνεια δυναμικής ενέργειας για την αντίδραση HH + F→ HF +
H.
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A+BC

AB+C

A..B..C

Ea

ΔΗ0

U

S	(συντεταγμενη	αντιδρασης)

A+BC

AB+C

A..B..C

Ea

ΔΗ0

U

S	(συντεταγμενη	αντιδρασης)

Σχήμα 3.6: Σχηματική αναπαράσταση της δυναμικής ενέργειας ως προς τη

συντεταγμένη της αντίδρασης για μία στοιχειώδη αντίδραση.
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σύγκρουση

σύγκρουση
αποφυγή

αποφυγή αποφυγή

Σχήμα 3.7: Σχηματική παράσταση των συγκρούσεων μίας σφαίρας αναφοράς

Α (κόκκινο) με ακίνητες σφαίρες Β (πράσινο).

χρόνο t θα έχει διαγράψει όγκο V = πσ2
ABv̄At, όπου v̄A η μέση ταχύτητα του

σωματιδίου, σAB = (σA + σB)/2 και πσ2
AB η ενεργός διατομή, βλ. Σχ. 3.7.

Εφόσον η συγκέντρωση ή πυκνότητα (σε σωματίδια ανά μονάδα όγκου) του

(ακίνητου) συστατικού Β είναι nB, τότε κατά τη διάρκεια της κίνησης του το

Α έχει συγκρουσθεί με nBπσ
2
ABv̄At σωματίδια του Β, δηλαδή έχουν συμβεί

nBπσ
2
ABv̄At συγκρούσεις. Συνεπώς, το πλήθος των συγκρούσεων ανά μονάδα

χρόνου θα είναι,

ZB = nBπσ
2
ABv̄A (3.23)

Αν η συγκέντρωση ή πυκνότητα του Α είναι nA σωματίδια ανά μονάδα όγκου,

τότε το σύνολο των συγκρούσεων των Α και Β ανά μονάδα όγκου ανά μονάδα

χρόνου θα είναι, nAZB, δηλαδή,

ZAB = nAnBπσ
2
ABv̄A (3.24)

Αν, τώρα, θεωρηθεί ότι τόσο τα σωματίδια του Α όσο και του Β κινούνται,

τότε ως ταχύτητα πρέπει να χρησιμοποιηθεί η μέση σχετική ταχύτητα των

σωματιδίων Α και Β, vr = vA − vB, συνεπώς, οι συγκρούσεις ανά μονάδα

όγκου ανά μονάδα χρόνου θα είναι,

ZAB = nAnBπσ
2
ABv̄r (3.25)

Αν θεωρήσουμε ότι τα σωματίδια Α και Β κινούνται προς τυχαίες διευθύνσεις
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με μέση ταχύτητα v̄A και v̄B, αντίστοιχα, τότε η μέση σχετική ταχύτητα είναι,
3

v̄r =
√
v̄2

A + v̄2
B (3.26)

Αλλά, από την κινητική θεωρία των αερίων είναι γνωστό ότι η μέση ταχύτητα

σωματιδίων τύπου i είναι v̄i = (8kBT/πmi)
1/2

, όπου mi η μάζα του σωματιδίου,

συνεπώς, το μέτρο της μέσης σχετικής ταχύτητας είναι,

v̄r =
(8kBT

πµ

)1/2

(3.27)

όπου kB = R/NA η σταθερά Boltzmann και

µ =
mAmB

mA +mB

(3.28)

η ανηγμένη μάζα. Οπότε, οι συγκρούσεις ανά μονάδα όγκου ανά μονάδα χρόνου

θα είναι,

ZAB = πσ2
AB

(8kBT

πµ

)1/2

nAnB (3.29)

Ας θεωρήσουμε, προς στιγμήν, ότι όλες οι συγκούσεις οδηγούν στη δη-

μιουργία προϊόντος. Τότε, ο ρυθμός κατανάλωσης του Α θα είναι ίσος με το

πλήθος των συγκρούσεων ανά μονάδα όγκου ανά μονάδα χρόνου,

− dnA

dt
= πσ2

AB

(8kBT

πµ

)1/2

nAnB (3.30)

όπου, προφανώς, ο ρυθμός μετράται σε σωματίδια ανά μονάδα όγκου ανά μονάδα

χρόνου. Αν στη παραπάνω σχέση διαιρέσουμε και τα δύο μέλη με τον αριθμό

του Avogadro υψομένο στο τετράγωνο, N2
A, ο ρυθμός εκφράζεται ως εξής,

− dcA

dt
= πσ2

AB

(8kBT

πµ

)1/2

NAcAcB (3.31)

3
Το μέτρο της σχετικής ταχύτητας είναι vr =

√
vr · vr, δηλαδή,

vr =
√

(vA − vB) · (vA − vB) =
√
vA · vA − 2vA · vB + vB · vB

Η μέση τιμή της σχετικής ταχύτητας θα είναι,

v̄r =
√
vA · vA − 2vA · vB + vB · vB

Αλλά, δεδομένου ότι οι διευθύνσεις των vA και vB είναι τυχαίες, vA · vB = 0. Οπότε για τη
μέση τιμή της σχετικής ταχύτητας θα ισχύει,

v̄r =
√
v̄2

A + v̄2
B
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όπου cA = nA/NA, cB = nB/NA και ο ρυθμός εκφράζεται σε γραμμομόρια

ανά μονάδα όγκου (συγκέντρωση) ανά μονάδα χρόνου. Η κινητική σχέση είναι

όντως της μορφής,

− dcA

dt
= kcAcB (3.32)

όπου,

k = πσ2
AB

(8kBT

πµ

)1/2

NA (3.33)

Παρατηρούμε ότι η σταθερά ταχύτητας της αντίδρασης προκύπτει ως το γινόμε-

νο της ενεργού διατομής sAB = πσ2
AB και της μέσης σχετικής ταχύτητας των

σωματιδίων Α και Β.

Η ερμηνεία των κινητικών σχέσεων βάσει της θεωρίας των συγκρούσεων

παρουσιάζει ορισμένα μειονεκτήματα. Ειδικότερα:

• Προβλέπει ότι ο ρυθμός μεταβάλλεται γραμμικά ως προς την τετραγωνική

ρίζα της θερμοκρασίας, σε αντίθεση με την εξίσωση Arrhenius.

• Θεωρεί ότι όλες οι συγκρούσεις είναι αποτελεσματικές, δηλαδή οδηγούν

σε αντίδραση. Δεν λαμβάνει υπόψη της ότι τα μόρια πρέπει να συγκρου-

σθούν με συγκεκριμένο προσανατολισμό προκειμένου να αντιδράσουν και

ότι θα πρέπει να έχουν ορισμένη ενέργεια ώστε η σύγκρουση να οδηγήσει

σε διάσπαση δεσμών και να υπερνικήσει απωστικές δυνάμεις.

• Θεωρεί ότι τα σωματίδια έχουν ίδια μέση ταχύτητα ενώ είναι γνωστό ότι

η ταχύτητα των σωματιδίων είναι κατανεμημένη.

Προκειμένου να αντιμετωπισθούν τα παραπάνω προβλήματα, θα θεωρηθεί

ότι, (α) η ενεργός διατομή sAB = πσ2
AB είναι συνάρτηση της σχετικής ταχύτητας

των σωματιδίων, και ότι (β) η σχετική ταχύτητα είναι κατανεμημένη σύμφωνα

με την κατανομή Maxwell,4 βλ. Σχ. 3.8,

f(vr, T ) = 4π
( µ

2πkBT

)3/2

v2
r e
− µv2

r
2kBT (3.34)

Ως αυτή τη στιγμή, η κινητική σταθερά δίνονταν ως το γινόμενο sABv̄r,

συνεπώς εξέφραζε την κινητική σταθερά της αντίδρασης μόνο όσων σωματιδίων

είχαν ταχύτητα v̄r. Τώρα που η ταχύτητα ακολουθεί την κατανομή Maxwell, η

4
Σύμφωνα με την κατανομήMaxwell το κλάσμα των σωματιδίων που έχει ταχύτητα μεταξύ

v και dv είναι,
dn

ntot
= 4π

( m

2πkBT

)3/2

v2e
− mv2

2kBT dv

όπου ntot είναι το σύνολο των σωματιδίων.
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Σχήμα 3.8: Κατανομή των ταχυτήτων στους 298 Κ για τρία είδη σωματιδίων

με μοριακή μάζα 1, 2 και 4 (M = NAmA).

κινητική σταθερά της αντίδρασης θα είναι το ολοκλήρωμα για όλες τις σχετικές

ταχύτητες, δηλαδή,

k(T ) =

∫ ∞
0

sABvrf(vr, T )dvr (3.35)

ή, αναλυτικότερα,

k(T ) = 4π
( µ

2πkBT

)3/2
∫ ∞

0

sABv
2
r e
− µv2

r
2kBT vrdvr (3.36)

Προκειμένου να απλοποιηθεί το ολοκλήρωμα, αναγνωρίζουμε στο εκθέτη τους

όρους που αντιστοιχούν στην κινητική ενέργεια ενός σωματιδίου ανηγμένης

μάζας µ, δηλαδή το όρο εt = µv2
r /2. Η κινητική ενέργεια ενός γραμμομορίου

σωματιδίων θα είναι E = NAεt. Επίσης, dE = NAµvrdvr. Αντικαθιστώντας,

λοιπόν, στην Εξ. (3.36) έχουμε,

k(T ) = 4π
( µ

2πkBT

)3/2 2

(NAµ)2

∫ ∞
0

sABEe
− E
RT dE (3.37)

Πολλαπλασιάζοντας και διαιρώντας με τον όρο (RT )2
, η παραπάνω σχέση γράφε-

ται,

k(T ) = 8π
( µ

2πkBT

)3/2( RT
NAµ

)2
∫ ∞

0

sAB
E

RT
e−

E
RT d
( E

RT

)
(3.38)

και ισοδύναμα, αν αναδιατάξουμε τη σταθερά εκτός του ολοκληρώματος,

k(T ) =
(8kBT

πµ

)1/2
∫ ∞

0

sAB
E

RT
e−

E
RT d
( E

RT

)
(3.39)
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3.3. Θεωρία των συγκρούσεων

Ea

πσAB2

σ A
B

E

Σχήμα 3.9: Εξάρτηση της ενεργού διατομής από την ενέργεια των σωματιδίων,

σύμφωνα με την Εξ. (3.40).

όπου η ενεργός διατομή sAB είναι συνάρτηση της κινητικής ενέργειας.

Προκειμένου να υπολογισθεί το ολοκλήρωμα, θα πρέπει να θεωρηθεί ένα

μοντέλο για την εξάρτηση της ενεργού διατομής από την ενέργεια. Το απλο-

ύστερο μοντέλο που μπορεί να θεωρηθεί είναι το εξής: Αν η ενέργεια E των

σωματιδίων είναι μεγαλύτερη από μία συγκεκριμένη τιμή Ea, τότε η ενεργός

διατομή είναι αυτή της απλής θεωρίας των συγκρούσεων, sAB = πσ2
AB ενώ

όταν η ενέργεια είναι μικρότερη από την τιμή αυτή, τότε η ενεργός διατομή είναι

μηδέν.
5

Με μαθηματικούς όρους, η εξάρτηση της ενεργού διατομής από την

ενέργεια γράφεται (βλ. Σχ. 3.9),

sAB = πσ2
ABθ(E − Ea) (3.40)

όπου θ(E − Ea) η συνάρτηση Heaviside,

θ(E − Ea) =

{
1 αν E ≥ Ea

0 αν E < Ea

(3.41)

Υπό τις παραπάνω προϋποθέσεις, η κινητική σταθερά, Εξ. (3.39), γράφεται,

k(T ) =
(8kBT

πµ

)1/2
∫ ∞

0

E

RT
πσ2

ABθ(E − Ea)e−
E
RT d
( E

RT

)
= πσ2

AB

(8kBT

πµ

)1/2
∫ ∞
Ea

E

RT
e−

E
RT d
( E

RT

) (3.42)

5
Το μοντέλο αυτό θεωρεί ότι όταν οι συγκρούσεις έχουν ενέργεια μεγαλύτερη της Ea

τότε τα σωματίδια αντιδρούν. Αν η ενέργεια είναι μικρότερη της Ea τότε τα σωματίδια

συγκρούονται αλλά δεν αντιδρούν.
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Το ολοκλήρωμα υπολογίζεται εύκολα με παραγοντική ολοκλήρωση,
6
οπότε,

k(T ) = πσ2
AB

(8kBT

πµ

)1/2(
1 +

Ea

RT

)
e−

Ea
RT (3.43)

Με δεδομένο ότι σε συνήθεις περιπτώσεις Ea � 1, η σταθερά ταχύτητας της

αντίδρασης είναι,

k(T ) = πσ2
AB

(8kBT

πµ

)1/2 Ea

RT
e−

Ea
RT (3.44)

Παρατηρούμε ότι η σχέση αυτή προβλέπει την εξάρτηση του ρυθμού από

την θερμοκρασία, κατά Arrhenius, θεωρώντας ως παράγοντα συχνότητας,

A = πσ2
AB

(8kBT

πµ

)1/2 Ea

RT
(3.45)

΄Ενα πιο ρεαλιστικό μοντέλο είναι το παρακάτω: Αν η ενέργεια E των σω-

ματιδίων είναι μικρότερη από μία συγκεκριμένη τιμή Ea, τότε η ενεργός διατομή

είναι μηδέν ενώ αν είναι μεγαλύτερη, η ενεργός διατομή τείνει προς την τιμή

sAB = πσ2
AB. Με μαθηματικούς όρους, η εξάρτηση της ενεργού διατομής από

την ενέργεια γράφεται,

sAB = πσ2
AB

(
1− Ea

E

)
θ(E − Ea) (3.46)

όπου θ(E − Ea) η συνάρτηση Heaviside (βλ. Σχ. 3.10).

Υπό τις παραπάνω προϋποθέσεις, η κινητική σταθερά, Εξ. (3.39), γράφεται,

k(T ) =
(8kBT

πµ

)1/2
∫ ∞

0

E

RT
πσ2

AB

(
1− Ea

E

)
θ(E − Ea)e−

E
RT d
( E

RT

)
= πσ2

AB

(8kBT

πµ

)1/2
∫ ∞

0

( E

RT
− Ea

RT

)
θ(E − Ea)e−

E
RT d
( E

RT

)
= πσ2

AB

(8kBT

πµ

)1/2
∫ ∞
Ea

( E

RT
− Ea

RT

)
e−

E
RT d
( E

RT

) (3.47)

Το ολοκλήρωμα υπολογίζεται εύκολα με παραγοντική ολοκλήρωση, οπότε,

k(T ) = πσ2
AB

(8kBT

πµ

)1/2

e−
Ea
RT (3.48)

Παρατηρούμε ότι η σχέση αυτή προβλέπει την εξάρτηση του ρυθμού από

την θερμοκρασία, κατά Arrhenius, θεωρώντας ως παράγοντα συχνότητας,

A = πσ2
AB

(8kBT

πµ

)1/2

(3.49)

6
Η παραγοντική ολοκλήρωση θα είναι της μορφής,∫ ∞
a

xe−xdx = −
∫ ∞
a

x(e−x)′dx = −xe−x|∞a −
∫ ∞
a

e−xdx = ae−a + e−a = e−a(1 + a)
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3.4. Θεωρία μεταβατικής κατάστασης

Ea

πσAB2

σ A
B

E

Σχήμα 3.10: Εξάρτηση της ενεργού διατομής από την ενέργεια των σωματιδίων,

σύμφωνα με την Εξ. (3.46).

3.4 Θεωρία μεταβατικής κατάστασης

Η θεωρία της μεταβατικής κατάστασης ή αλλιώς η θεωρία ενεργοποιημένου

συμπλόκου, θεωρεί ότι μία στοιχειώδης αντίδραση συμβαίνει ως εξής,

A + B
K‡c

GGGGGGBFGGGGGG X‡
νt

GGGGGAC + D (3.50)

όπου ως X‡ συμβολίζεται το ενεργοποιημένο σύμπλοκο και K‡c η σταθερά ι-

σορροπίας μεταξύ ενεργοποιημένου συμπλόκου και αντιδρώντων,

K‡c =
cX‡

cAcB

(3.51)

Η θεωρία του ενεργοποιημένου συμπλόκου προϋποθέτει ότι κατά την πορεία της

αντίδρασης, το στάδιο της μετατροπής των αντιδρώντων προς το ενεργοποιη-

μένο σύμπλοκο είναι σε ισορροπία, οπότε η συγκέντρωση του ενεργοποιημένου

συμπλόκου θα είναι,

cX‡ = K‡ccAcB (3.52)

Εφόσον η αντίδραση βρίσκεται σε στατική (μόνιμη) κατάσταση, ο ρυθμός του

πρώτου και δεύτερου σταδίου ταυτίζονται, και είναι ίσοι με το ρυθμό της συνο-

λικής αντίδρασης. Συνεπώς, ο ρυθμός της αντίδρασης θα είναι,

r = νtcX‡ = νtK
‡
ccAcB (3.53)
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Από τη σχέση αυτή αναγνωρίζεται η σταθερά ταχύτητας της αντίδρασης,

k = νtK
‡
c (3.54)

Η συσχέτιση της K‡c και του νt προϋποθέτει ορισμένες γνώσεις κβαντικής χη-

μείας και στατιστικής θερμοδυναμικής. Για το λόγο αυτό, θα περιοριστούμε

στη σύνδεση της θεωρίας της μεταβατικής κατάστασης με τη θερμοδυναμική.

Σύμφωνα, λοιπόν, με τη θεωρία αυτή, η παραπάνω σχέση, μετασχηματίζεται

στην εξίσωση Eyring,

k =
kBT

h
K‡c =

kBT

h
e−

∆G0‡
RT (3.55)

όπου ∆G0‡ = −RT lnK‡c η πρότυπη ενέργεια ενεργοποίησης Gibbs και h η

σταθερά Planck.7 Λαμβάνοντας υπόψη ότι ∆G0‡ = ∆H0‡−T∆S0‡
, η εξίσωση

Eyring γράφεται,

k =
kBT

h
e

∆S0‡
R e−

∆H0‡
RT (3.56)

όπου ∆H0‡
η πρότυπη ενθαλπία ενεργοποίησης και ∆S0‡

η πρότυπη εντροπία

ενεργοποίησης.

Απομένει να συσχετιστεί η εξάρτηση της σταθεράς της ταχύτητας με την

ενέργεια ενεργοποίησης. Η Εξ. (3.55) σε λογαριθμική μορφή γράφεται,

ln k = ln
kBT

h
+ lnK‡c

Διαφορίζοντας τη σχέση αυτή ως προς την θερμοκρασία θα προκύψει η μετα-

βολή της k με τη θερμοκρασία,

d ln k

dT
=

1

T
+
d lnK‡c
dT

(3.57)

Αλλά η μεταβολή της σταθεράς ισορροπίας με τη θερμοκρασία είναι,
8

d lnK‡c
dT

=
∆U0‡

RT 2
(3.58)

7
Σταθερά Planck, h = 6.63× 10−34 J s.
8
Η σταθερά ισορροπίας μεταξύ αντιδρώντων και ενεργοποιημένου συμπλόκου είναι,

K‡p =
pνX

X‡

pA‡νApB‡νB

Θεωρώντας ιδανικά αέρια και χρησιμοποιόντας την καταστατική εξίσωση,

K‡p =
cνX
X‡

cA‡νA cB‡νB
(RT )∆n = K‡c (RT )∆n‡

35



3.4. Θεωρία μεταβατικής κατάστασης

όπου ∆U0‡
η πρότυπη εσωτερική ενέργεια ενεργοποίησης. Συνδυάζοντας τις

Εξ. (3.57) και (3.58),

d ln k

dT
=
RT + ∆U0‡

RT 2
(3.59)

Συγκρίνοντας την τελευταία σχέση με την Εξ. (3.5) διαπιστώνουμε ότι,

Ea = RT + ∆U0‡
(3.60)

Αν η αντίδραση συμβαίνει υπό σταθερή πίεση, τότε για τη μεταβολή της ενθαλ-

πίας ισχύει,

∆H0‡ = ∆U0‡ + p∆V 0‡
(3.61)

όπου ∆V 0‡
ο πρότυπος όγκος ενεργοποίησης. Χρησιμοποιώντας την Εξ. (3.60),

Ea = ∆H0‡ − p∆V 0‡ +RT (3.62)

Αλλά, από την καταστατική εξίσωση, p∆V 0‡ = ∆n‡RT ,

Ea = ∆H0‡ +RT −∆n‡RT (3.63)

Για μία μονομοριακή αντίδραση, η μεταβολή των γραμμομορίων ∆n‡ από την

κατάσταση των αντιδρώντων στην κατάσταση του ενεργοποιημένου συμπλόκου

είναι μηδέν. Συνεπώς, για μονομοριακή αντίδραση θα ισχύει,

Ea = ∆H0‡ +RT (3.64)

Αντικαθιστώντας στην εξίσωση Eyring,

k = e
kBT

h
e

∆S0‡
R e−

Ea
RT (3.65)

και λογαριθμόντας και διαφορίζοντας ως προς τη θερμοκρασία,

d lnK‡p
dT

=
d lnK‡c
dT

+ ∆n‡
d lnRT

dT
=
d lnK‡c
dT

+
p∆V ‡

RT

d lnRT

dT
=
d lnK‡c
dT

+
p∆V 0‡

RT 2

όπου ∆n‡ = νX − (νA + νB).
Χρησιμοποιόντας την εξίσωση van’t Hoff,

d lnK‡p
dT

=
∆H0‡

RT 2

καταλήγουμε,

d lnK‡c
dT

=
∆H0‡ − p∆V 0‡

RT 2
=

∆U0‡

RT 2
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δηλαδή, ο παράγοντας συχνότητας για μονομοριακή αντίδραση, σύμφωνα με τη

θεωρία της μεταβατικής κατάστασης, είναι,

A = e
kBT

h
e

∆S0‡
R (3.66)

Για μία διμοριακή αντίδραση, η μεταβολή των γραμμομορίων ∆n‡ είναι -1.

Συνεπώς, για διμοριακή αντίδραση θα ισχύει,

Ea = ∆H0‡ + 2RT (3.67)

Αντικαθιστώντας στην εξίσωση Eyring,

k = e2 kBT

h
e

∆S0‡
R e−

Ea
RT (3.68)

δηλαδή, ο παράγοντας συχνότητας για διμοριακή αντίδραση, σύμφωνα με τη

θεωρία της μεταβατικής κατάστασης, είναι,

A = e2 kBT

h
e

∆S0‡
R (3.69)

Οι εκφράσεις των Εξ. (3.66) και (3.69) αποτελούν τον θερμοδυναμικό ορισμό

του παράγοντα A, σύμφωνα με τη θεωρία της μεταβατικής κατάστασης. Η έν-

νοια της πρότυπης εντροπίας ενεργοποίησης μπορεί να διασαφηνισθεί αν παρα-

τηρήσουμε ότι αντικαθιστώντας τις τιμές των σταθερών, η Εξ. (3.66) γράφεται,

A ≈ 1013e
∆S0‡
R (3.70)

Συνεπώς, αν ∆S0‡ = 0 τότε A ≈ 1013 s−1
. ΄Αρα, μονομοριακές αντιδράσεις με

A μεγαλύτερο ή μικρότερο από 10
13

έχουν θετικό ή αρνητικό ∆S0‡
, αντίστοιχα.

Αρνητική εντροπία ενεργοποίησης υποδηλώνει ότι το ενεργοποιημένο σύμπλο-

κο έχει μικρότερη εντροπία από το αντιδρών, για παράδειγμα αν το αντιδρών

είναι ένα γραμμικό μόριο ενώ το ενεργοποιημένο σύμπλοκο είναι κυκλικό. Θε-

τική εντροπία ενεργοποιήσεις υποδηλώνει ότι ο ενεργοποιημένο σύμπλοκο έχει

μεγαλύτερη εντροπία από το αντιδρών.
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Κεφάλαιο 4

Ανάλυση της κινητικής

χημικών αντιδράσεων

4.1 Παραδείγματα κινητικών σχέσεων

Ο ρυθμός της αντίδρασης παραγωγής υδροϊωδίου από υδρογόνο και ιώδιο,

H2 + I2 � 2HI (4.1)

έχει βρεθεί πειραματικά ότι ακολουθεί τη σχέση,

r =
1

2

dcHI

dt
= k1cH2cI2 − k−1c

2
HI (4.2)

Αντίθετα, ο ρυθμός της αντίδρασης παραγωγής υδροβρωμίου από υδρογόνο και

βρώμιο,

H2 + Br2 � 2HBr (4.3)

έχει βρεθεί πειραματικά ότι ακολουθεί τη σχέση,

r =
1

2

dcHBr

dt
=

k2cH2c
1/2
Br2

1 + k−2cHBr/cBr2

(4.4)

Η αντίδραση υποχλωριωδών ιόντων με ιόντα ιωδίου,

OCl− + I− � OI− + Cl− (4.5)

ακολουθεί την σχέση,

r =
dcCl−

dt
=
k3cOCl−cI−

cOH−
(4.6)

Τέλος, η αντίδραση της ακετόνης (Ac) με το βρώμιο,

CH3COCH3 + 3Br2 + H2O � CH3COOH + CHBr3 + 3HBr (4.7)

39



4.2. Προσδιορισμός της τάξης μίας χημικής αντίδρασης

ακολουθεί την σχέση,

r = −dcAc

dt
= k4cAccOH− (4.8)

Από τα παραπάνω παραδείγματα μπορούν να εξαχθούν ορισμένα συμπε-

ράσματα. Παρατηρείται λοιπόν ότι ακόμα και για αντιδράσεις με ίδια στοιχειο-

μετρία, Εξ. (4.1) και (4.3), η έκφραση του ρυθμού μπορεί να διαφέρει σημα-

ντικά, Εξ. (4.2) και (4.4). Επίσης, μπορεί να παρατηρηθεί ότι η έκφραση του

ρυθμού δεν εξαρτάται πάντα από τις συγκεντρώσεις όλων των αντιδρώντων ή

προϊόντων. Για παράδειγμα, ο ρυθμός των αντιδράσεων των Εξ. (4.1) και (4.3)

εξαρτάται από την συγκέντρωση όλων των χημικών ειδών που εμπλέκονται στην

αντίδραση. Αντίθετα, ο ρυθμός των αντιδράσεων των Εξ. (4.5) και (4.7), δεν

εξαρτάται από τις συγκεντρώσεις όλων των χημικών ειδών, Εξ. (4.6) και (4.8).

Τέλος, ο ρυθμός μπορεί να εξαρτάται από τη συγκέντρωση χημικών ειδών που

δεν εμφανίζονται στην έκφραση της συνολικής αντίδρασης. Για παράδειγμα,

τα υδροξύλια δεν εμφανίζονται στην αντίδραση της Εξ. (4.5), ενώ μειώνουν

το ρυθμό της. Επίσης, δεν εμφανίζονται στην αντίδραση της Εξ. (4.7), ενώ

αυξάνουν το ρυθμό της, Εξ. (4.8).

Είναι φανερό από τα παραπάνω παραδείγματα ότι η στοιχειομετρική εξίσω-

ση μίας χημικής αντίδρασης δεν υπαγορεύει την εξάρτηση του ρυθμού της

αντίδρασης από τις συγκεντρώσεις των χημικών ειδών.

4.2 Προσδιορισμός της τάξης μίας χημικής

αντίδρασης

Από τα παραδείγματα της προηγούμενης παραγράφου, δύο εμπίπτουν στην κα-

τηγορία των αντιδράσεων που μπορούν να περιγραφούν με την εμπειρική σχέση,

Εξ. (2.17), και για αυτές μπορεί να προσδιορισθεί η τάξη τους. Η αντίδραση

της Εξ. (4.5) είναι πρώτης τάξης ως προς τα υποχλωριώδη ιόντα, πρώτης τάξης

ως προς τα ιόντα ιωδίου και τάξης μείον ένα για τα υδροξύλια - τα οποία δεν

εμφανίζονται στην στοιχειομετρία της αντίδρασης. ΄Ετσι, η συνολική τάξη για

την αντίδραση αυτή είναι n = 1 + 1− 1 = 1. Η κινητική σχέση της αντίδρασης

της Εξ. (4.7) είναι και αυτή της μορφής της Εξ. (2.17). Η αντίδραση αυτή είναι

πρώτης τάξης ως προς την ακετόνη και πρώτης τάξης ως προς τα υδροξύλια - τα

οποία δεν εμφανίζονται στην στοιχειομετρία της αντίδρασης. ΄Ετσι, η συνολική

τάξη για την αντίδραση αυτή είναι n = 1 + 1 = 2.

4.2.1 Ολοκλήρωση κινητικών σχέσεων

Ας θεωρηθεί η περίπτωση όπου μπορεί να μετρηθεί πειραματικά η εξέλιξη της

συγκέντρωσης ενός χημικού είδους στο χρόνο. Αν η αντίδραση στην οποία
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Σχήμα 4.1: Κινητική πρώτης τάξης για νA = 1, k = 5.14 × 10−4 s−1
και

διαφορετικές αρχικές συγκεντρώσεις.

συμμετέχει το χημικό είδος είναι πρώτης τάξης,

νAA→ νXX (4.9)

τότε η κινητική σχέση θα είναι,

r = − 1

νA

dcA

dt
= kcA (4.10)

Θα πρέπει να σημειωθεί ότι ο στοιχειομετρικός συντελεστής νA και η τάξη της

αντίδρασης δεν έχουν κατ΄ ανάγκη σχέση.

Αν η συγκέντρωση του συστατικού στον χρόνο t = 0 είναι cA(t = 0) = c0
A

τότε η χρονική εξέλιξη της συγκέντρωσης ως προς το χρόνο θα προκύπτει ως

λύση της Εξ. (4.10), η οποία είναι,

cA(t) = c0
Ae
−νAkt (4.11)

Παρατηρείται ότι η συνάρτηση είναι μία εκθετική μείωση της συγκέντρωσης. ΄Ε-

να παράδειγμα κινητικής πρώτης τάξης παρουσιάζεται στο Σχ. 4.1, ως διάγραμμα

της συγκέντρωσης του Α ως προς το χρόνο, για νA = 1, k = 5.14× 10−4 s−1

και διαφορετικές αρχικές συγκεντρώσεις c0
A.

Αν καταστρωθεί διάγραμμα του νεπέριου λογαρίθμου της συγκέντρωσης

ως προς τον χρόνο, τότε η καμπύλη θα είναι γραμμική με κλίση −νAk και

αποτέμνουσα ln c0
A,

ln cA(t) = ln c0
A − νAkt (4.12)
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Σχήμα 4.2: Ημιλογαριθμικό διάγραμμα για κινητική πρώτης τάξης όπου νA = 1,
k = 5.14× 10−4 s−1

και c0
A = 1 mol/L.

Σε όρους δεκαδικού λογαρίθμου, η εξάρτηση της συγκέντρωσης ως προς τον

χρόνο γράφεται,

cA(t) = c0
A10−0.434νAkt (4.13)

Αν καταστρωθεί διάγραμμα του δεκαδικού λογαρίθμου της συγκέντρωσης ως

προς τον χρόνο, τότε η καμπύλη θα είναι γραμμική με κλίση −0.434νAk και

αποτέμνουσα log c0
A,

log cA(t) = log c0
A − 0.434νAkt (4.14)

΄Ενα παράδειγμα ημιλογαριθμικού διαγράμματος για κινητική πρώτης τάξης όπου

νA = 1, k = 5.14× 10−4 s−1
και c0

A = 1 mol/L παρουσιάζεται στο Σχ. 4.2.

Από την Εξ. (4.11) μπορεί να υπολογισθεί ο χρόνος υποδιπλασιασμού της

συγκέντρωσης του Α, δηλαδή ο χρόνος που απαιτείται ώστε η συγκέντρωση

του να μειωθεί στη μισή της αρχικής. Η τιμή αυτή είναι,

t1/2 =
ln 2

νAk
=

0.693

νAk
(4.15)

Πρέπει να σημειωθεί ότι ο t1/2 είναι ανεξάρτητος της τιμής της αρχικής συ-

γκέντρωσης του συστατικού Α, c0
A. Στην περίπτωση της αντίδρασης πρώτης

τάξης, ο χρόνος υποδιπλασιασμού της συγκέντρωσης του αντιδρώντος Α ταυ-

τίζεται με το χρόνο υποδιπλασιασμού του ρυθμού της αντίδρασης.

Αν η αντίδραση στην οποία συμμετέχει το χημικό είδος είναι δεύτερης τάξης

και η κινητική σχέση εξαρτάται μόνο από τη συγκέντρωση του είδους Α,

νAA→ νXX (4.16)
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Σχήμα 4.3: Κινητική δεύτερης τάξης του τύπου της Εξ. (4.17), για νA = 1,
k = 2.0× 10−3 L mol−1 s−1

και διαφορετικές αρχικές συγκεντρώσεις.

τότε,

r = − 1

νA

dcA

dt
= kc2

A (4.17)

Αν η συγκέντρωση του συστατικού στον χρόνο t = 0 είναι cA(t = 0) = c0
A

τότε η χρονική εξέλιξη της συγκέντρωσης ως προς το χρόνο θα προκύπτει ως

λύση της Εξ. (4.17), η οποία είναι,

cA(t) =
c0

A

1 + νAkc0
At

(4.18)

Η χρονική εξέλιξη της συγκέντρωσης για κινητική δεύτερης τάξης, όπου νA =
1, k = 2.0× 10−3 L mol−1 s−1

και διάφορες αρχικές συγκεντρώσεις c0
A, παρου-

σιάζεται στο Σχ. 4.3.

Αν καταστρωθεί διάγραμμα του αντίστροφου της συγκέντρωσης ως προς

τον χρόνο, τότε η καμπύλη θα είναι γραμμική με κλίση νAk και αποτέμνουσα

1/c0
A,

1

cA(t)
=

1

c0
A

+ νAkt (4.19)

΄Ενα παράδειγμα παρουσιάζεται στο Σχ. 4.4.

Από την Εξ. (4.19) μπορεί να υπολογισθεί ο χρόνος υποδιπλασιασμού της

συγκέντρωσης του Α,

t1/2 =
1

νAkc0
A

(4.20)

Πρέπει να σημειωθεί ότι ο t1/2 για την αντίδραση δεύτερης τάξης εξαρτάται από

την τιμή της αρχικής συγκέντρωσης του συστατικού Α, c0
A.
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Σχήμα 4.4: Χρονική εξέλιξη του αντιστρόφου της συγκέντρωσης για κινητική

δεύτερης τάξης του τύπου της Εξ. (4.17), για νA = 1, k = 2.0× 10−3 L mol−1

s−1
και c0

A = 1 mol/L.

Αν η αντίδραση είναι δεύτερης τάξης, αλλά στην κινητική έκφραση εισέρχε-

ται τόσο η συγκέντρωση του χημικού είδους Α όσο και του Β,

νAA + νBB→ νXX (4.21)

τότε η κινητική σχέση μπορεί να περιγράφεται από τη σχέση,

r = − 1

νA

dcA

dt
= kcAcB (4.22)

Αν η συγκέντρωση του συστατικού Α στον χρόνο t = 0 είναι cA(t = 0) = c0
A

και του Β στο ίδιο χρόνο είναι cB(t = 0) = c0
B τότε κάθε χρονική στιγμή η

συγκέντρωση του Α θα είναι cA(t) = c0
A−νAx(t) και του Β θα είναι cB(t) = c0

B−
νBx(t) όπου x η συγκέντρωση του συστατικού που έχει αντιδράσει. Συνεπώς,

η Εξ. (4.22) γράφεται,

dx

dt
= k(c0

A − νAx)(c0
B − νBx) (4.23)

Η λύση της εξίσωσης αυτής είναι,

ln
c0

A − νAx

c0
B − νBx

= k(νBc
0
A − νAc

0
B)t+ ln

c0
A

c0
B

(4.24)

Παρατηρείται ότι αν καταστρωθεί το διάγραμμα του παράγοντα ln
c0A−νAx

c0B−νBx
ως

προς τον χρόνο, η εξάρτηση θα είναι γραμμική με κλίση τον όρο k(νBc
0
A−νAc

0
B).
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Σχήμα 4.5: Κινητική δεύτερης τάξης του τύπου της Εξ. (4.22),για c0
A =

0.0245 mol/L, c0
B = 0.215 mol/L, νA = 1, νB = 3 και k = 1.75 × 10−4 L

mol−1 s−1
.

΄Ενα παράδειγμα για c0
A = 0.0245 mol/L, c0

B = 0.215 mol/L, νA = 1, νB = 3
και k = 1.75× 10−4 L mol−1 s−1

παρουσιάζεται στο Σχ. 4.5.

Ο χρόνος υποδιπλασιασμού της συγκέντρωσης του συστατικού Α μπορεί να

υπολογισθεί θέτοντας cA = c0
A/2 και cB = c0

B − νBc
0
A/2νA. Προκύπτει ότι,

t1/2,A =
ln(2− νBc

0
A

νAc
0
B

)

k(νAc0
B − νBc0

A)
(4.25)

Παρατηρώντας τη λύση του προβλήματος, Εξ. (4.24), διαπιστώνεται ότι αυτή

παύει να έχει φυσική σημασία όταν το μίγμα των Α και Β είναι στοιχειομετρικό,

όταν δηλαδή c0
A/c

0
B = νA/νB. Στην περίπτωση αυτή, η Εξ. (4.23) γράφεται,

dx

dt
=
νB

νA

k(c0
A − νAx)2

(4.26)

ή, ισοδύναμα,

− 1

νA

dcA

dt
=
νB

νA

kc2
A (4.27)

δεδομένου ότι cA(t) = c0
A − νAx(t). Η λύση της εξίσωσης αυτής είναι,

cA(t) =
c0

A

1 + νBkc0
At

(4.28)

Αν καταστρωθεί διάγραμμα του αντίστροφου της συγκέντρωσης ως προς τον

χρόνο, τότε η καμπύλη θα είναι γραμμική με κλίση νBk και αποτέμνουσα 1/c0
A,

1

cA(t)
=

1

c0
A

+ νBkt (4.29)
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Σε αυτήν την περίπτωση, ο χρόνος υποδιπλασιασμού της συγκέντρωσης είναι,

t1/2 =
1

νBkc0
A

(4.30)

4.2.2 Ψευδο-τάξη αντίδρασης

Αν θεωρηθεί μία αντίδραση της οποίας ο ρυθμός καθορίζεται από τις συγκε-

ντρώσεις τριών συστατικών και περιγράφεται από την σχέση,

r = − 1

νA

dcA

dt
= kcαAc

β
Bc

γ
C (4.31)

Η τάξη της αντίδρασης αυτής θα είναι n = α + β + γ. Στην περίπτωση που οι

αρχικές συγκεντρώσεις των ειδών Β και C είναι σε περίσσεια σε σχέση με τη

συγκέντρωση του Α, τότε μπορεί να θεωρηθεί ότι αυτές παραμένουν (σχεδόν)

σταθερές κατά την πορεία της αντίδρασης. Στην περίπτωση αυτή, η κινητική

σχέση μπορεί να γραφεί ως εξής,

r = − 1

νA

dcA

dt
= k′cαA (4.32)

όπου k′ = k(c0
B)β(c0

C)γ. Παρατηρείται ότι η αντίδραση έχει μετατραπεί από

n-τάξης σε ψευδο α-τάξης. Η λύση της εξίσωσης αυτής είναι,

1

α− 1

( 1

(cA)α−1
− 1

(c0
A)α−1

)
= νAk

′t (4.33)

και ο χρόνος υποδιπλασιασμού της συγκέντρωσης,

t1/2 =
2α−1 − 1

(α− 1)νAk′(c0
A)α−1

(4.34)

Από τις σχέσεις αυτές μπορεί να προσδιορισθεί η κινητική σταθερά k′ της α-

ντίδρασης ψευδο α-τάξης. Αντίστοιχα, αν τα συστατικά Α και C είναι σε περίσ-

σεια μπορεί να προσδιορισθεί η αντίστοιχη κινητική σταθερά για την αντίδραση

ψευδο β-τάξης. Τέλος, μπορεί να προσδορισθεί η κινητική σταθερά της α-

ντίδρασης ψευδο γ-τάξης και από τον συνδυασμό τους να υπολογιστεί η k και

η πραγματική τάξη n. Η μεθοδολογία αυτή για τον υπολογισμό των κινητικών

μεγεθών ονομάζεται και μέθοδος της απομόνωσης.
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4.2.3 Προσδιορισμός της τάξης και του ρυθμού

Ο ρυθμός μίας αντίδρασης σχετίζεται άμεσα με την τάξη της αντίδρασης και

μπορεί να προσδιορισθεί από την κλίση της εξάρτησης της συγκέντρωσης ενός

συστατικού σε οποιαδήποτε χρονική στιγμή κατά την πορεία της αντίδρασης.

Ειδικότερα, στον χρόνο t = 0, οι συγκεντρώσεις των χημικών ειδών είναι οι

αρχικές συγκεντρώσεις, οπότε ο ρυθμός θα είναι,

r(t = 0) = −dcA

dt

∣∣∣
t=0

= k(c0
A)α(c0

B)β . . . (4.35)

Αν οι αρχικές συγκεντρώσεις όλων των ειδών πλην του Α διατηρούνται αμε-

τάβλητες, μεταβάλλεται μόνο η τιμή της c0
A και προσδιορίζεται κάθε φορά ο

ρυθμός για t = 0, τότε η σχέση του ρυθμού με την αρχική συγκέντρωση του

Α θα είναι,

r(t = 0) = k′(c0
A)α (4.36)

όπου k′ = k(c0
B)β . . .. Λογαριθμώντας την παραπάνω σχέση προκύπτει,

log r(t = 0) = α log c0
A + log k′ (4.37)

Από την κλίση αυτής της εξάρτησης μπορεί να προσδιορισθεί η τάξη της αντίδρα-

σης ως προς το Α, α, και από την αποτέμνουσα η κινητική σταθερά k′, όπως
παρουσιάζεται στο Σχ. 4.6. Ακολουθώντας την ίδια διαδικασία αλλά κρατώντας

σταθερές τις αρχικές συγκεντρώσεις όλων των ειδών εκτός του Β, προκύπτουν

οι αντίστοιχες κινητικές σταθερές, κ.ο.κ. Προφανώς, από τις τιμές των κι-

νητικών σταθερών και των τάξεων που προσδιορίζονται κάθε φορά, μπορεί να

υπολογισθεί η συνολική τάξη και η κινητική σταθερά της αντίδρασης. Επειδή

η μέθοδος αυτή βασίζεται στον προσδιορισμό της τάξης της αντίδρασης στον

χρόνο t = 0, δεν επηρεάζεται από την παρουσία των προϊόντων που προκύπτουν

στην πορεία της αντίδρασης και για το λόγο αυτό η τάξη που προσδιορίζεται ο-

νομάζεται πραγματική τάξη ή τάξη ως προς τις συγκεντρώσεις και συμβολίζεται

ως nc.

΄Οπως αναφέρθηκε στην αρχή της παραγράφου, ο ρυθμός της αντίδρασης

μπορεί να υπολογισθεί από την εφαπτομένη της εξάρτησης της συγκέντρωσης

από το χρόνο, για κάθε χρονική στιγμή κατά την πορεία της αντίδρασης. Στην

περίπτωση αυτή, ο ρυθμός της αντίδρασης κάθε χρονική στιγμή θα είναι,

r(t) = k′cαA (4.38)

Σε λογαριθμικές συντεταγμένες, η σχέση αυτή γράφεται,

log r(t) = α log cA(t) + log k′ (4.39)
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Σχήμα 4.6: Εφαρμογή της μεθόδου μέτρησης του ρυθμού. Η κλίση της κάθε

καμπύλης προσδιορίζεται τη χρονική στιγμή t = 0 για διάφορες αρχικές συγκε-

ντρώσεις του Α, c0
A (πάνω). Διάγραμμα του λογαρίθμου του ρυθμού ως προς

το λογάριθμο της αρχικής συγκέντρωσης του Α (κάτω).
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Σχήμα 4.7: Προσδιορισμός της τάξης ως προς το χρόνο.

οπότε από την κλίση και την αποτέμνουσα προσδιορίζονται η τάξη ως προς το

Α και η κινητική σταθερά, αντίστοιχα, βλ. Σχ. 4.7.

Η τάξη που προσδιορίζεται με τη μέθοδο αυτή ονομάζεται τάξη ως προς

τον χρόνο και συμβολίζεται ως nt. Η nc και nt μίας αντίδρασης συχνά δεν

ταυτίζονται. Η σχέση των nc και nt μπορεί να δώσει πληροφορίες για τον

μηχανισμό της αντίδρασης. ΄Ετσι, αν η nt είναι μεγαλύτερη της nc, αυτό σημαίνει

ότι ο ρυθμός της αντίδρασης μειώνεται πιο γρήγορα από ότι θα προβλέπονταν

από τη μέτρηση του ρυθμού στον χρόνο t = 0. ΄Αρα, κάποιο από τα προϊόντα

δρα παρεμποδιστικά. Αν η nt είναι μικρότερη της nc, αυτό σημαίνει ότι ο ρυθμός

της αντίδρασης μειώνεται πιο αργά από ότι θα προβλέπονταν από τη μέτρηση

του ρυθμού στον χρόνο t = 0. ΄Αρα, κάποιο από τα προϊόντα δρα καταλυτικά

και η αντίδραση μπορεί να χαρακτηρισθεί ως αυτοκαταλυτική.

4.3 Αμφίδρομες αντιδράσεις

Ας θεωρηθεί η περίπτωση μίας αντίδρασης,

νAA
k1

GGGGGBFGGGGG

k−1

νZZ (4.40)

όπου οι αντιδράσεις και προς τις δύο κατευθύνσεις είναι πρώτης τάξης. Η

κινητική σχέση είναι,

r = − 1

νA

dcA

dt
=

1

νZ

dcZ

dt
= k1cA − k−1cZ (4.41)
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΄Εστω ότι τη χρονική στιγμή t = 0, η συγκέντρωση του Α είναι c0
A και του Ζ

είναι μηδέν. Τότε, τη χρονική στιγμή που θα έχουν καταναλωθεί νAx από το

συστατικό Α, η συγκέντρωση του θα έχει γίνει cA = c0
A−νAx και η συγκέντρω-

ση του Ζ θα έχει γίνει νZx. Στην απλούστερη περίπτωση που η στοιχειομετρία

είναι νA = νZ = 1, η Εξ. (4.41) γράφεται,

r =
dx

dt
= k1(c0

A − x)− k−1x (4.42)

Στην ισορροπία, ο ρυθμός της αντίδρασης από τα αριστερά προς τα δεξιά θα

είναι ίσος με το ρυθμό από τα δεξιά προς τα αριστερά. Συνεπώς, ο συνολικός

ρυθμός r θα είναι ίσος με μηδέν,

k1(c0
A − xeq) = k−1xeq

Αντικαθιστώντας στην Εξ. (4.42),

dx

dt
=
k1c

0
A

xeq

(xeq − x) (4.43)

Η λύση της εξίσωσης αυτής είναι,

x(t) = xeq(1− e−
c0Ak1
xeq

t
) (4.44)

΄Αρα, η κινητική σταθερά k1 προκύπτει από το διάγραμμα,

xeq

c0
A

ln
( xeq

xeq − x

)
= k1t (4.45)

για δεδομένη τη συγκέντρωση ισορροπίας του Ζ, xeq. Εφόσον προσδιορισθεί η

k1, τότε η k−1 προσδιορίζεται από τη σχέση, k−1 = k1/K.

΄Εστω ότι, τη χρονική στιγμή t = 0, η συγκέντρωση του Α είναι c0
A και

του Ζ είναι c0
Z. Τότε, τη χρονική στιγμή που θα έχουν καταναλωθεί νAx από

το συστατικό Α, η συγκέντρωση του θα έχει γίνει cA = c0
A − νAx και η συ-

γκέντρωση του Ζ θα έχει γίνει cZ = c0
Z + νZx. Στην απλούστερη περίπτωση

που η στοιχειομετρία είναι νA = νZ = 1, τότε, η Εξ. (4.41) γράφεται,

r =
dx

dt
= k1(c0

A − x)− k−1(c0
Z + x) = (k1 + k−1)(λ− x) (4.46)

όπου λ =
k1c0A−k−1c0Z
k1+k−1

. Μετά από ολοκλήρωση της Εξ. (4.46) προκύπτει,

ln
λ

λ− x
= (k1 + k−1)t (4.47)

50
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Στην ισορροπία, ο ρυθμός της αντίδρασης από τα αριστερά προς τα δεξιά θα

είναι ίσος με το ρυθμό από τα δεξιά προς τα αριστερά. Συνεπώς, ο συνολικός

ρυθμός r θα είναι ίσος με μηδέν,

k1c
0
A − k−1c

0
Z − (k1 + k−1)xeq = 0

δηλαδή,

xeq =
k1c

0
A − k−1c

0
Z

k1 + k−1

= λ

Αντικαθιστώντας στην Εξ. (4.47),

ln
xeq

xeq − x
= (k1 + k−1)t (4.48)

Για δεδομένη συγκέντρωση ισορροπίας προσδιορίζεται ο όρος k1+k−1. Εφόσον

η σταθερά ισορροπίας K είναι γνωστή, μπορούν να προσδιοριστούν ξεχωριστά

οι σταθερές k1 και k−1.

4.4 Διαδοχικές μονόδρομες αντιδράσεις

Μία απλή περίπτωση διαδοχικών μονόδρομων αντιδράσεων που μπορεί να μελε-

τηθεί αναλυτικά είναι η εξής,

A
k1

GGGGGGAB
k2

GGGGGGAC
k3

GGGGGGAD
k4

GGGGGGA . . .

Στην παράγραφο αυτή θα επικεντρωθούμε στην περίπτωση δύο διαδοχικών α-

ντιδράσεων, δηλαδή,

A
k1

GGGGGGAB
k2

GGGGGGAC (4.49)

με αρχικές συγκεντρώσεις c0
A 6= 0, c0

B = c0
C = 0.

Για την πρώτη αντίδραση θα ισχύει,

dcA

dt
= −k1cA (4.50)

με λύση,

cA(t) = c0
Ae
−k1t (4.51)

Για την δεύτερη αντίδραση η κινητική σχέση είναι,

dcB

dt
= k1cA − k2cB = k1c

0
Ae
−k1t − k2cB (4.52)
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Σχήμα 4.8: Εξέλιξη των συγκεντρώσεων για δύο διαδοχικές μονομοριακές α-

ντιδράσεις με k1 = 1 s−1
, k2 = 0.5 s−1

και c0
A = 1 mol/L.

Η διαφορική εξίσωση που έχει προκύψει είναι μη ομογενής πρώτου βαθμού

και μπορεί να λυθεί με τη μέθοδο της μεταβολής της σταθεράς. Η λύση της

αντίστοιχης ομογενούς,

dcB

dt
= −k2cB

είναι, cB = Ae−k2t. Η λύση της μη ομογενούς είναι της μορφής,

cB = A(t)e−k2t (4.53)

Διαφορίζοντας τη σχέση αυτή προκύπτει,

dcB

dt
= −A(t)k2e

−k2t + e−k2t
dA

dt
(4.54)

Αντικαθιστώντας τις Εξ. (4.53) και (4.54) στην Εξ. (4.52) προκύπτει,

dA

dt
= k1c

0
Ae

(k2−k1)t
(4.55)

η λύση της οποίας είναι,

A =
k1c

0
A

k2 − k1

e(k2−k1)t +B (4.56)

Με αντικατάσταση της A στην Εξ. (4.53) προκύπτει,

cB =
( k1c

0
A

k2 − k1

e(k2−k1)t +B
)
e−k2t (4.57)
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Η σταθερά B προκύπτει από τις αρχικές συνθήκες και είναι B = − k1c0A
k2−k2

,

συνεπώς η χρονική εξέλιξη της συγκέντρωσης του συστατικού Β είναι,

cB(t) = c0
A

k1

k2 − k1

(e−k1t − e−k2t) (4.58)

Η χρονική εξέλιξη του προϊόντος C θα προκύπτει από την διατήρηση της μάζας

cA(t) + cB(t) + cC(t) = c0
A και είναι,

cC(t) = c0
A

(
1− k2e

−k1t − k1e
−k2t

k2 − k1

)
(4.59)

Η χρονική εξέλιξη των συγκεντρώσεων των Α, Β και C παρουσιάζονται στο

Σχ. 4.8.

4.5 Παράλληλες αντιδράσεις

Το απλούστερο σχήμα παράλληλων αντιδράσεων είναι το παρακάτω,

A
k1

GGGGGGAP1

A
k2

GGGGGGAP2

(4.60)

Η συγκέντρωση του αντιδρώντος κάθε χρονική στιγμή είναι η λύση της κινη-

τικής εξίσωσης,

dcA

dt
= −k1cA − k2cA = −(k1 + k2)cA (4.61)

η οποία είναι,

cA(t) = c0
Ae
−(k1+k2)t

(4.62)

Παρατηρούμε ότι οι δύο αντιδράσεις φέρονται ως μία μονομοριακή με κινητική

σταθερά kg = k1 + k2.

Ο ρυθμός παραγωγής των δύο προϊόντων είναι,

dcP1

dt
= k1cA

dcP2

dt
= k2cA

(4.63)

συνεπώς,

dcP1

dcP2

=
k1

k2

⇒ cP1

cP2

=
k1

k2

(4.64)

53



4.6. Αντιδράσεις σε ρέοντα συστήματα

dV

cA,in

V0=0 Vtot

cA,out

Σχήμα 4.9: Αντίδραση σε ρέοντα συστήματα.

Επίσης, κάθε χρονική στιγμή cP1 + cP2 = x όπου, x = c0
A − cA. Συνεπώς, από

τον προσδιορισμό των συγκεντρώσεων των προϊόντων μπορούν να προσδιορι-

σθούν οι κινητικές σταθερές των παραλλήλων αντιδράσεων.

4.6 Αντιδράσεις σε ρέοντα συστήματα

Ας θεωρήσουμε την περίπτωση που μία χημική αντίδραση γίνεται σε ένα ρέον

σύστημα, όπως αυτό που παρουσιάζεται στο Σχ. 4.9, απουσία ανάμιξης. Τα

αντιδρώντα βρίσκονται διαλυμένα σε ένα ρευστό (πχ νερό) το οποίο ρέει σε ένα

σωλήνα όγκου Vtot με ογκομετρική παροχή Q (με μονάδες όγκου ανά μονάδα

χρόνου).

Αν θεωρήσουμε ένα στοιχειώδη όγκο dV , τότε τα γραμμομόρια του συστα-

τικού Α που εισέρχονται στον όγκο αυτό θα είναι,

nA,in = QcAdt (4.65)

ενώ τα γραμμομόρια που εξέρχονται είναι,

nA,out = Q(cA + dcA)dt (4.66)

Επίσης, μία ποσότητα γραμμομορίων του Α θα έχουν αντιδράσει,
1

nA,reac = rdV dt (4.67)

1
Ο ρυθμός κατανάλωσης του Α είναι r = −dcAdt . Συνεπώς, για σταθερό όγκο dV ο ρυθμός

κατανάλωσης είναι r = − 1
dV

dnA,reac

dt .
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Σχήμα 4.10: Κατανομή της συγκέντρωσης σε ρέον σύστημα για k = 1 s−1
,

cA,in = 1 mol/L, διατομή A = 0.5 m2
και διαφορετικές παροχές.

όπου r ο ρυθμός της αντίδρασης. ΄Αρα, η συνολική μεταβολή των γραμμομορίων

εντός του στοιχειώδη όγκου dV σε χρόνο dt είναι,

dnA = QcAdt−Q(cA + dcA)dt− rdV dt (4.68)

και ο ρυθμός μεταβολής των γραμμομορίων,

dnA

dt
= QcA −Q(cA + dcA)− rdV (4.69)

Υπό συνθήκες στατικής κατάστασης δεν θα υπάρχει μεταβολή των γραμμομο-

ρίων εντός του στοιχειώδους όγκου, οπότε dnA/dt = 0. Σε αυτές τις συνθήκες,

από την Εξ. (4.69) προκύπτει,

r = −QdcA

dV
(4.70)

΄Εστω ότι η αντίδραση που συμβαίνει στο σύστημα είναι πρώτης τάξης. Ο

ρυθμός της θα είναι,

r = −dcA

dt
= kcA (4.71)

Από τις Εξ. (4.70) και (4.71) προκύπτει,

dcA

dV
= − k

Q
cA (4.72)
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Η εξίσωση αυτή μπορεί να λυθεί με διαχωρισμό των μεταβλητών, καθώς τα k
και Q είναι ανεξάρτητα του όγκου. Συνεπώς,∫ cA,out

cA,in

dcA

cA

= − k
Q

∫ Vtot

0

dV (4.73)

οπότε προκύπτει ότι η συγκέντρωση του συστατικού Α στην έξοδο θα είναι,

cA,out = cA,ine
− kVtot

Q (4.74)

Παρατηρούμε ότι ο παράγοντας Vtot/Q έχει μονάδες χρόνου και ονομάζεται

χρόνος επαφής ή χρόνος παραμονής. Συνεπώς, η συγκέντρωση στην έξοδο

καθορίζεται από την σταθερά της ταχύτητας και τον χρόνο επαφής, ο οποίος

ρυθμίζεται μεταβάλλοντας την παροχή Q και τον όγκο Vtot (πχ το μήκος του

σωλήνα). Για πολύ μικρό χρόνο επαφής (μεγάλη παροχή ή μικρό όγκο), ο

εκθέτης τείνει στο μηδέν και η συγκέντρωση του Α στην έξοδο είναι ίση με αυτή

στην είσοδο, δηλαδή δεν έχει αντιδράσει καμία ποσότητα του αντιδρώντος. Για

μεγάλο χρόνο επαφής (μικρή παροχή ή μεγάλο όγκο), ο εκθετικός όρος τείνει

στο μηδέν συνεπώς cA,out = 0, δηλαδή, ολόκληρη η ποσότητα του αντιδρώντος

έχει αντιδράσει.

Η κατανομή της συγκέντρωσης του Α κατά μήκος της ροής μπορεί να βρεθεί

ολοκληρώνοντας την Εξ. (4.72). ΄Ετσι, αν θεωρήσουμε έναν αγωγό διατομής

A, τότε η κατανομή της συγκέντρωσης του Α θα είναι,

cA(x) = cA,ine
− kA
Q
x

(4.75)

Η κατανομή της συγκέντρωσης για διάφορες τιμές παροχής παρουσιάζεται στο

Σχ. 4.10.

Στην περίπτωση πλήρους ανάμιξης, η ροή εισόδου των αντιδρώντων είναι

QcA,in και η ροή εξόδου QcA,out. Η διαφορά τους είναι ο ρυθμός της αντίδρασης

rVtot, που θεωρείται ότι είναι ο ίδιος σε κάθε σημείο του αντιδραστήρα λόγω

της πλήρους ανάμιξης, δηλαδή cA(x) = cA,out,

r =
Q(cA,in − cA,out)

Vtot

= kcA,in (4.76)

άρα, η συγκέντρωση στην έξοδο είναι,

cA,out = cA,in −
kVtot

Q
cA,in (4.77)

η οποία καθορίζεται από τον χρόνο επαφής.
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Κεφάλαιο 5

Μηχανισμοί χημικών

αντιδράσεων

΄Εστω μία χημική αντίδραση που συμβαίνει σε περισσότερα από ένα στάδια και

μπορεί να περιγραφεί από τις παρακάτω στοιχειώδεις αντιδράσεις,

A + B
k1

GGGGGGAC

2C
k2

GGGGGBFGGGGG

k−2

A + D

2B
k3

GGGGGGAE

(5.1)

Το χημικό είδος Α καταναλώνεται από την πρώτη αντίδραση και από τη δεύτερη

αντίδραση, όταν συμβαίνει από δεξιά προς τα αριστερά ενώ παράγεται από τη

δεύτερη αντίδραση, όταν συμβαίνει από αριστερά προς τα δεξιά. Ο στοιχειομε-

τρικός συντελεστής του Α είναι μονάδα και η κινητική σχέση είναι,

dcA

dt
= −k1cAcB + k2c

2
C − k−2cAcD (5.2)

Το χημικό είδος Β καταναλώνεται από την πρώτη και την τρίτη αντίδραση. Ο

στοιχειομετρικός συντελεστής του Β στην πρώτη αντίδραση είναι μονάδα ενώ

στη δεύτερη είναι δύο, συνεπώς,

dcB

dt
= −k1cAcB − 2k3c

2
B (5.3)

Το χημικό είδος C παράγεται από την πρώτη αντίδραση και από τη δεύτερη

αντίδραση, όταν συμβαίνει από δεξιά προς τα αριστερά ενώ καταναλώνεται από
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Σχήμα 5.1: Εξέλιξη των συγκεντρώσεων για το κινητικό σενάριο των αντι-

δράσεων Εξ. (5.1), k1 = 1 × 10−3 L mol−1 s−1
, k2 = 1 × 10−4 L mol−1 s−1

,

k−2 = 0.5× 10−4 L mol−1 s−1
και k3 = 1× 10−5 L mol−1 s−1

.

τη δεύτερη αντίδραση, όταν συμβαίνει από αριστερά προς τα δεξιά. Ο στοιχειο-

μετρικός συντελεστής του C είναι μονάδα στην πρώτη αντίδραση και δύο στη

δεύτερη. Η κινητική σχέση είναι,

dcC

dt
= k1cAcB − 2k2c

2
C + 2k−2cAcD (5.4)

Το συστατικό D παράγεται από τη δεύτερη αντίδραση από τα αριστερά προς

τα δεξιά και καταναλώνεται από την ίδια αντίδραση, αλλά από τα δεξιά προς τα

αριστερά. Συνεπώς η κινητική σχέση είναι,

dcD

dt
= k2c

2
C − k−2cAcD (5.5)

Τέλος, το συστατικό Ε εμφανίζεται μόνο στην τελευταία εξίσωση ως αντιδρών.

dcE

dt
= k3c

2
B (5.6)

Παρατηρούμε ότι η συγκεκριμένη σύνθετη αντίδραση, που αποτελείται από τρεις

στοιχειώδεις αντιδράσεις, περιγράφεται από τέσσερις μη-γραμμικές διαφορικές

εξισώσεις, οι οποίες έχουν σχετικά πεπλεγμένες λύσεις, όπως παρουσιάζονται

στο παράδειγμα του Σχ. 5.1, για k1 = 1× 10−3 L mol−1 s−1
, k2 = 1× 10−4 L

mol−1 s−1
, k−2 = 0.5× 10−4 L mol−1 s−1

και k3 = 1× 10−5 L mol−1 s−1
.

58



Κεφάλαιο 5. Μηχανισμοί χημικών αντιδράσεων

Ας θεωρήσουμε την αντίδραση του μονοξειδίου του αζώτου με πεντοξείδιο

του αζώτου προς διοξείδιο του αζώτου,

NO + N2O5 � 3NO2 (5.7)

Για την αντίδραση αυτή, έχει βρεθεί πειραματικά ότι ο ρυθμός της εξαρτάται

μόνο από τη συγκέντρωση του πεντοξειδίου του αζώτου και ότι η αντίδραση

είναι πρώτης τάξης, δηλαδή,

r = −dcNO

dt
= −dcN2O5

dt
=

1

3

dcNO2

dt
= kcN2O5 (5.8)

΄Ενας προτεινόμενος μηχανισμός για την αντίδραση αυτή είναι ο παρακάτω,

N2O5

k1

GGGGGGANO2 + NO3

NO + NO3

k2

GGGGGGA2NO2

(5.9)

Προφανώς, άθροιση των δύο παραπάνω αντιδράσεων, Εξ. (5.9), δίνει τη συνο-

λική αντίδραση, Εξ. (5.8). Οι κινητικές εξισώσεις για τα είδη ΝΟ, Ν2Ο5 και

ΝΟ2 είναι,

dcN2O5

dt
= −k1cN2O5 (5.10)

dcNO

dt
= −k2cNOcNO3 (5.11)

dcNO2

dt
= k1cN2O5 + 2k2cNOcNO3 (5.12)

Για να είναι σε συμφωνία το προτεινόμενο μοντέλο με την πειραματική παρα-

τήρηση θα πρέπει,

k1cN2O5 = kcN2O5

k2cNOcNO3 = kcN2O5

(5.13)

δηλαδή, η κινητική σταθερά του πρώτου σταδίου θα πρέπει να είναι αυτή που

παρατηρείται πειραματικά.

Για να διαπιστωθεί υπό ποιες συνθήκες συμβαίνει αυτό, θα πρέπει να κατα-

στρωθεί η κινητική σχέση για το χημικό ενδιάμεσο ΝΟ3, η οποία είναι,

dcNO3

dt
= k1cN2O5 − k2cNOcNO3 (5.14)
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5.1. Μόνιμη (στατική) κατάσταση

Εφόσον ισχύουν οι ισότητες της Εξ. (5.13), η Εξ. (5.14) μετατρέπεται στην

εξής απλή σχέση, η οποία καλείται και προσέγγιση στατικής κατάστασης,

dcNO3

dt
= k1cN2O5 − k2cNOcNO3 = 0 (5.15)

Η σχέση αυτή ικανοποιείται αν η συγκέντρωση του ενδιαμέσου ΝΟ3 είναι στα-

θερή (ανεξάρτητη του χρόνου) ή μηδενική. Αλλιώς, ικανοποιείται όταν το δεξί

σκέλος είναι ίσο με το μηδέν, δηλαδή όταν

cNO3 =
k1cN2O5

k2cNO

(5.16)

Η συγκέντρωση του ενδιαμέσου θα είναι μηδέν όταν k2cNO � k1cN2O3 . Υπό

τις συνθήκες αυτές, το δεύτερο στάδιο της Εξ. (5.9) είναι τόσο γρήγορο ώστε

το παραγόμενο ΝΟ3 από το πρώτο στάδιο αντιδρά αμέσως προς ΝΟ2. ΄Ετσι,

κάθε χρονική στιγμή, η συγκέντρωση του ενδιαμέσου είναι πρακτικά μηδέν και

το δεύτερο στάδιο γίνεται με ρυθμό ακριβώς ίδιο με αυτό του πρώτου σταδίου.

Συνεπώς, η συνολική αντίδραση γίνεται με ρυθμό που αντιστοιχεί στο πρώτο

στάδιο και εξαρτάται μόνο από τη συγκέντρωση του αντιδρώντος του πρώτου

σταδίου.

5.1 Μόνιμη (στατική) κατάσταση

Σύμφωνα με την προσέγγιση της μόνιμης ή στατικής κατάστασης, κατά την πο-

ρεία μίας χημικής αντίδρασης, το χημικό ενδιάμεσο έχει αμελητέα συγκέντρω-

ση και ο ρυθμός παραγωγής του είναι ίσος με τον ρυθμό κατανάλωσης του. Αν

ο ρυθμός παραγωγής του ενδιαμέσου ήταν μεγαλύτερος από το ρυθμό κατα-

νάλωσης του, τότε θα παρατηρούνταν αύξηση της συγκέντρωσης του κατά την

πορεία της αντίδρασης και το ενδιάμεσο θα μπορούσε να προσδιορισθεί πειρα-

ματικά. Αν συμβολιστεί το ενδιάμεσο με το σύμβολο R, τότε η προσέγγιση

στατικής κατάστασης για το ενδιάμεσο αυτό είναι,

dcR

dt
= f(cA, cB, . . . , cR, . . .) = 0 (5.17)

όπου f(cA, cB, . . . , cR, . . .) η κινητική σχέση του ρυθμού μετατροπής του ενδια-

μέσου R.

5.1.1 Παράδειγμα της προσέγγισης μόνιμης (στα-

τικής) κατάστασης

Αν θεωρηθεί το παράδειγμα της Εξ. (4.5). Η αντίδραση αυτή, αν και είναι

φαινομενικά απλή, η κινητική της εξαρτάται από χημικά είδη (τα υδροξύλια)
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τα οποία δεν εμφανίζονται στην στοιχειομετρία. Επίσης, τα υδροξύλια δρουν

παρεμποδιστικά στην αντίδραση αυτή. Για την αντίδραση αυτή έχει προταθεί ο

παρακάτω μηχανισμός,

OCl− + H2O
k1

GGGGGBFGGGGG

k−1

HOCl + OH−

HOCl + I−
k2

GGGGGGAHOI + Cl−

OH− + HOI
k3

GGGGGGAH2O + OI−

(5.18)

Οι κινητικές σχέσεις για τα χημικά είδη OCl−, I−, Cl− και OI− είναι,

dcOCl−

dt
= −k1cOCl−cH2O + k−1cHOClcOH− (5.19)

dcI−

dt
= −k2cHOClcI− (5.20)

dcCl−

dt
= k2cHOClcI− (5.21)

dcOI−

dt
= k3cOH−cHOI (5.22)

Για τα δύο ενδιάμεσα HOCl και HOI εφαρμόζεται η προσέγγιση της στατικής

κατάστασης,

dcHOCl

dt
= k1cOCl−cH2O − k−1cHOClcOH− − k2cHOClcI− = 0 (5.23)

dcHOI

dt
= k2cHOClcI− − k3cOH−cHOI = 0 (5.24)

Η συγκέντρωση του ενδιαμέσου HOCl είναι,

cHOCl =
k1cOCl−cH2O

k2cI− + k−1cOH−
(5.25)

Αντικατάσταση στην Εξ. (5.21) έχει ως αποτέλεσμα,

dcCl−

dt
=
(k1k2cH2O

k−1

)cOCl−cI−

cOH−
(5.26)

η οποία είναι ισοδύναμη με την Εξ. (4.6), λαμβάνοντας υπόψη ότι η αντίδραση

γίνεται σε υδατικό διάλυμα και η συγκέντρωση του νερού παραμένει σταθερή.

Δηλαδή, η πειραματικά παρατηρούμενη σταθερά της αντίδρασης k είναι στην

πραγματικότητα η εξής,

k =
k1k2cH2O

k−1

(5.27)
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5.1.2 Διαδοχικές μονομοριακές αντιδράσεις

Η γενική περίπτωση μίας αντίδρασης δύο σταδίων όπου κάθε στοιχειώδης α-

ντίδραση είναι μονομοριακή, μπορεί να παρασταθεί με το εξής κινητικό σενάριο,

A
k1

GGGGGGAR

R
k2

GGGGGGAX

(5.28)

Οι κινητικές σχέσεις για το σενάριο αυτό είναι,

dcA

dt
= −k1cA (5.29)

dcR

dt
= k1cA − k2cR (5.30)

Οι εξισώσεις αυτές μπορούν να λυθούν εύκολα αναλυτικά καθώς η πρώτη είναι

αποσυζευγμένη από τη δεύτερη. Η λύση της Εξ. (5.29) είναι,

cA(t) = c0
Ae
−k1t (5.31)

Μετά από αντικατάσταση στην Εξ. (5.30),

dcR

dt
= k1c

0
Ae
−k1t − k2cR (5.32)

η οποία είναι μία μη ομογενής διαφορική εξίσωση με λύση,

cR(t) =
c0

Ak1

k2 − k1

(e−k1t − e−k2t) (5.33)

Η χρονική εξέλιξη της συγκέντρωσης του προϊόντος Χ προκύπτει από τη λύση

της κινητικής σχέσης,

dcX

dt
= k2cR (5.34)

η οποία, μετά από αντικατάσταση της σχέσης για το cR(t) είναι,

cX(t) =
c0

A

k2 − k1

[k2(1− e−k1t)− k1(1− e−k2t)] (5.35)

Στο σημείο αυτό θα πρέπει να σημειωθεί ότι από τις λύσεις που προέκυψαν,

καταλήγουμε στο φυσικό συμπέρασμα ότι κάθε χρονική στιγμή το άθροισμα
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Σχήμα 5.2: Χρονική εξέλιξη των συγκεντρώσεων για δύο διαδοχικές μονο-

μοριακές αντιδράσεις (πάνω) και εξέλιξη των ρυθμών κατανάλωσης του αντι-

δρώντος Α και παραγωγής του προϊόντος Χ. Κινητικές σταθερές k1 = 10−3 s−1
,

k2 = 10−2 s−1
και αρχική συγκέντρωση του αντιδρώντος c0

A = 1 mol/L.
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των συγκεντρώσεων των Α, R και Χ είναι ίσο με την αρχική συγκέντρωση του

αντιδρώντος,

c0
A = cA(t) + cR(t) + cX(t) (5.36)

΄Ενα παράδειγμα της χρονικής εξέλιξης της αντίδρασης για k1 = 10−3 s−1
,

k2 = 10−2 s−1
και αρχική συγκέντρωση του αντιδρώντος c0

A = 1 mol/L πα-

ρουσιάζεται στο Σχ. 5.2. ΄Οπως φαίνεται από την χρονική εξέλιξη των συγκε-

ντρώσεων, η συγκέντρωση του αντιδρώντος Α μειώνεται εκθετικά με το χρόνο.

Η συγκέντρωση του ενδιαμέσου R εμφανίζει μέγιστο ενώ η συγκέντρωση του

προϊόντος Χ είναι αρχικά πολύ μικρή και στη συνέχεια αυξάνεται. Ο χρόνος

που η συγκέντρωση του Χ παραμένει πολύ μικρή ονομάζεται χρόνος επαγωγής

(εκκόλαψης). Παρατηρώντας τη χρονική εξέλιξη του ρυθμού κατανάλωσης του

Α και του ρυθμού παραγωγής του Χ διαπιστώνεται ότι ο rA βαίνει μειούμενος

ενώ ο rX εμφανίζει μέγιστη τιμή τη χρονική στιγμή όπου η συγκέντρωση του

ενδιαμέσου είναι μέγιστη. Η εξέλιξη των ρυθμών είναι η αναμενόμενη καθώς,

rA = k1cA(t) = k1c
0
Ae
−k1t (5.37)

rX = k2cR(t) = k2
c0

Ak1

k2 − k1

(e−k1t − e−k2t) (5.38)

προφανώς rA 6= rX, δηλαδή ο ρυθμός του πρώτου σταδίου δεν είναι ίσος με το

ρυθμό του δευτέρου σταδίου κατά την πορεία της αντίδρασης.

Η χρονική στιγμή που η συγκέντρωση του ενδιαμέσου και ο ρυθμός πα-

ραγωγής του προϊόντος γίνεται μέγιστες μπορεί να βρεθεί διαφορίζοντας την

Εξ. (5.33), θέτοντας την παράγωγη ίση με το μηδέν και λύνοντας ως προς τον

χρόνο,

tmax =
ln(k1/k2)

k1 − k2

(5.39)

Στην περίπτωση που παρουσιάζεται στο Σχ. 5.2, η κινητική σταθερά του

πρώτου σταδίου k1 είναι μικρότερη από την κινητική σταθερά του δεύτερου

σταδίου k2. Αν k1 � k2 τότε για την συγκέντρωση του ενδιαμέσου R θα

ισχύει, βλ. Εξ. (5.33),

cR(t) ≈ c0
Ak1

k2

(e−k1t − e−k2t) (5.40)

Για πολύ μικρές τιμές τις k1 ο πρώτος εκθετικός όρος είναι πρακτικά ίσος με τη

μονάδα ακόμα και για πολύ μεγάλους χρόνους, ενώ αντίθετα ο δεύτερος εκθετι-

κός όρος για μεγάλες τιμές του k2 μηδενίζεται πολύ σύντομα. Συνεπώς, υπό τη

συνθήκη k1 � k2, η συγκέντρωση του ενδιαμέσου θα είναι κατά προσέγγιση,

cR(t) ≈ k1

k2

c0
A � c0

A (5.41)
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Σχήμα 5.3: Χρονική εξέλιξη των συγκεντρώσεων για δύο διαδοχικές μονομο-

ριακές αντιδράσεις και κινητικές σταθερές k1 = 10−3 s−1
, k2 = 10−4 s−1

και

αρχική συγκέντρωση αντιδρώντος c0
A = 1 mol/L.

Παρατηρείται, δηλαδή, ότι η συγκέντρωση του R είναι πρακτικά σταθερή και

πολύ μικρότερη από την αρχική συγκέντρωση του αντιδρώντος Α. Εφόσον η

συγκέντρωση του R είναι πρακτικά σταθερή, μπορεί να θεωρηθεί ότι ισχύει

η προσέγγιση της στατικής κατάστασης, Εξ. (5.17). Αν θεωρήσουμε ότι, εξ΄

αρχής ισχύει η προσέγγιση αυτή τότε,

dcR

dt
= k1cA − k2cR = 0 (5.42)

δηλαδή,

cR(t) =
k1

k2

cA =
k1

k2

c0
Ae
−k1t (5.43)

η οποία ταυτίζεται με την Εξ. (5.33) όταν k1 � k2 και k2t � 1. Η φυσική

σημασία της πρώτης ανισότητας είναι ότι η συγκέντρωση του ενδιαμέσου δεν

μπορεί να αυξηθεί αρκετά ενώ η δεύτερη φανερώνει ότι η στατική κατάσταση

δεν ικανοποιείται αμέσως (με την έναρξη της αντίδρασης) αλλά απαιτεί κάποιον

χρόνο, ο οποίος είναι μικρότερος όσο μεγαλύτερη είναι η τιμή της k2.

Στο σημείο αυτό θα πρέπει να τονισθεί ότι υπό συνθήκες στατικής κατάστα-

σης, dcR/dt = 0, ισχύει k1cA = k2ccR
, δηλαδή ο ρυθμός του πρώτου σταδίου
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είναι ίσος με το ρυθμό του δευτέρου σταδίου,

rA = rR (5.44)

Οι καμπύλες που παρουσιάζονται στο Σχ. 5.3 αφορούν την περίπτωση όπου

k1 > k2, ειδικότερα k1 = 10−3 s−1
και k2 = 10−4 s−1

. Το αντιδρών Α με-

τατρέπεται ταχύτατα στο ενδιάμεσο R το οποίο αντιδρά αργά προς το τελικό

προϊόν Χ. Αν k1 � k2 η συγκέντρωση του ενδιαμέσου, Εξ. (5.33), γίνεται,

cR = c0
Ae
−k2t ≈ c0

A (5.45)

καθόσον ο πρώτος εκθετικός όρος τείνει στο μηδέν ταχύτατα και ο δεύτερος

παραμένει πλησίον της μονάδας ακόμα και για μεγάλους χρόνους. Για χρόνους

που αντιστοιχούν σε k2t � 1, η συγκέντρωση του R αρχίζει να μειώνεται και

η συγκέντρωση του προϊόντος Χ θα ακολουθεί προσεγγιστικά κινητική πρώτης

τάξης, δηλαδή,

cX(t) ≈ c0
A(1− e−k2t) (5.46)

5.1.3 Διαδοχική αμφίδρομη και μονόδρομη αντίδρα-

ση

Η δυνατότητα απλοποίησης ενός κινητικού προβλήματος με τη χρήση της προ-

σέγγισης στατικής κατάστασης γίνεται φανερό αν λάβουμε υπόψη μας τον σχε-

τικά απλό κινητικό μηχανισμό,

A + B
k1

GGGGGBFGGGGG

k−1

R (5.47)

R
k2

GGGGGGAP (5.48)

Οι κινητικές σχέσεις για τον μηχανισμό αυτό είναι,

dcA

dt
= −k1cAcB + k−1cR (5.49)

dcB

dt
= −k1cAcB + k−1cR (5.50)

dcR

dt
= k1cAcB − k−1cR − k2cR (5.51)

dcP

dt
= k2cR (5.52)

66



Κεφάλαιο 5. Μηχανισμοί χημικών αντιδράσεων

Στην περίπτωση που η αντίδραση ξεκινά με στοιχειομετρικό μείγμα των αντι-

δρώντων, c0
A = c0

B τότε οι κινητικές σχέσεις απλοποιούνται,

dcA

dt
= −k1c

2
A + k−1cR (5.53)

dcR

dt
= k1c

2
A − k−1cR − k2cR (5.54)

dcP

dt
= k2cR (5.55)

και cB(t) = cA(t) κάθε χρονική στιγμή t. Οι εξισώσεις αυτές αποτελούν ένα

σύστημα συζευγμένων μη-γραμμικών διαφορικών εξισώσεων που είναι δύσκολο

να αναλυθούν.

Αν θεωρηθεί ότι ισχύει η προσέγγιση της στατικής κατάστασης, dcR/dt =
0, τότε από την Εξ. (5.54) προκύπτει ότι η συγκέντρωση του ενδιαμέσου θα

ακολουθεί τη σχέση,

cR =
k1

k−1 + k2

c2
A (5.56)

Αντικατάσταση της σχέσης αυτής στις Εξ. (5.53) και (5.55) έχει ως αποτέλε-

σμα,

dcA

dt
= −kc2

A (5.57)

dcP

dt
= kc2

A (5.58)

όπου,

k =
k1k2

k−1 + k2

(5.59)

Παρατηρείται ότι η κινητική της αντίδρασης περιγράφεται από δύο διαφορικές

εξισώσεις, εκ των οποίων η πρώτη είναι αποδεσμευμένη από τη δεύτερη. Η

λύση της πρώτης εξίσωσης έχει αναλυθεί στην Παρ. 4.2.1 και είναι,

cA(t) =
c0

A

1 + kc0
At

(5.60)

Με αντικατάσταση της cA(t) στην κινητική σχέση για την παραγωγή του προ-

ϊόντος Ρ προκύπτει η σχέση,

dcP

dt
= k
( c0

A

1 + kc0
At

)2

(5.61)

Η εξίσωση αυτή λύνεται εύκολα με διαχωρισμό μεταβλητών. Η λύση είναι,

cP(t) = c0
A

(
1− 1

1 + kc0
At

)
(5.62)
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Σχήμα 5.4: Πλήρης κινητική του μηχανισμού της Εξ. (5.47) και υπό συνθήκες

στατικής κατάστασης (ss) για k1 = 10−3 mol−1 L s−1
, k−1 = 10−4 s−1

, k2 =
5× 10−3 s−1

και c0
A = c0

B = 1 mol/L.
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Παράδειγμα της κινητικής του μηχανισμού της Εξ. (5.47) με αριθμητική

ολοκλήρωση και υπό συνθήκες στατικής κατάστασης (ss) για k1 = 10−3 mol−1

L s−1
, k−1 = 10−4 s−1

, k2 = 5×10−3 s−1
και c0

A = c0
B = 1 mol/L, παρουσιάζεται

στο Σχ. 5.4. Παρατηρούμε ότι η παραδοχή της στατικής κατάστασης, για αυτές

τις τιμές των παραμέτρων, προσεγγίζει ικανοποιητικά την κινητική παραγωγής

του προϊόντος Ρ. Η προσέγγιση είναι ικανοποιητικότερη όσο μεγαλύτερη είναι

k2 σε σχέση με την k−1.

5.1.4 Διαδοχικές αμφίδρομες αντιδράσεις

Ας θεωρήσουμε μία αντίδραση της μορφής,

A
kf

GGGGGBFGGGGG

kb

P (5.63)

Ας υποθέσουμε ότι η αντίδραση αυτή γίνεται σε δύο διαδοχικά στάδια,

A
k1

GGGGGBFGGGGG

k−1

X1 (5.64)

X1

k2
GGGGGBFGGGGG

k−2

P (5.65)

Υπό συνθήκες στατικής κατάστασης και εφόσον ο στοιχειομετρικός αριθμός

κάθε αντίδρασης είναι μονάδα, νi = 1, ο ρυθμός r της συνολικής αντίδρασης,

Εξ. (5.63), είναι,

r = r1 = r2 (5.66)

όπου ri ο ρυθμός του αντίστοιχου σταδίου,

r1 = k1cA − k−1cX1 (5.67)

r2 = k2cX1 − k−2cP (5.68)

Υπό συνθήκες στατικής κατάστασης, οι δύο αντιδράσεις λαμβάνουν χώρα

με τον ίδιο ρυθμό, r1 = r2, συνεπώς από τις Εξ. (5.67) και (5.68) προκύπτει,

k1cA − k−1cX1 = k2cX1 − k−2cP (5.69)

Συνεπώς η συγκέντρωση του συστατικού Χ1 μπορεί να γραφεί ως εξής,

cX1 =
k1

k2 + k−1

cA +
k−2

k2 + k−1

cP (5.70)
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Αντικαθιστώντας την Εξ. (5.70) στην Εξ. (5.67) προκύπτει μία νέα σχέση για

τον ρυθμό r1,

r = r1 = kfcA − kbcP (5.71)

όπου,

kf =
k1k2

k2 + k−1

kb =
k−1k−2

k2 + k−1

(5.72)

Προφανώς, ο ρυθμός της αντίδρασης από τα αριστερά προς τα δεξιά θα είναι,

1

rf

=
1

k1cA

+
k−1

k1k2cA

(5.73)

Ο ρυθμός της αντίδρασης από τα δεξιά προς τα αριστερά γράφεται ως εξής,

1

rb

=
1

k−2cp

+
k2

k−2k−1cP

(5.74)

Οι ίδιες ακριβώς σχέσεις προκύπτουν αν, αντί να αντικατασταθεί η Εξ. (5.70)

στην (5.67), αντικαταστήσουμε την Εξ. (5.70) στην (5.68) και λάβουμε υπόψη

ότι r = r2.

Ο συνολικός ρυθμός της αντίδρασης, r = rf − rb θα είναι,

r =
k1k2cA − k−1k−2cP

k2k3 + k3k−1 + k−1k−2

(5.75)

΄Εστω η αντίδραση της Εξ. (5.63) συμβαίνει σε τρία διαδοχικά στάδια,

A
k1

GGGGGBFGGGGG

k−1

X1 (5.76)

X1

k2
GGGGGBFGGGGG

k−2

X2 (5.77)

X2

k3
GGGGGBFGGGGG

k−3

P (5.78)

Υπό συνθήκες στατικής κατάστασης και για στοιχειομετρικούς αριθμούς

νi = 1, η ταχύτητα r της συνολικής αντίδρασης, Εξ. (5.63), θα είναι,

r = r1 = r2 = r3 (5.79)
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όπου ri η ταχύτητα του σταδίου i,

r1 = k1cA − k−1cX1 (5.80)

r2 = k2cX1 − k−2cX2 (5.81)

r3 = k3cX2 − k−3cP (5.82)

Δεδομένου ότι r1 = r2, από τις Εξ. (5.80) και (5.81) προκύπτει,

k1cA − k−1cX1 = k2cX1 − k−2cX2 (5.83)

συνεπώς, η συγκέντρωση του ενδιαμέσου Χ1 μπορεί να γραφεί,

cX1 =
k1

k2 + k−1

cA +
k−2

k2 + k−1

cX2 (5.84)

Αντικαθιστώντας την Εξ. (5.84) στην Εξ. (5.80) προκύπτει μία νέα σχέση για

το ρυθμό r1,

r1 = k̄1cA − k̄−1cX2 (5.85)

όπου,

k̄1 =
k1k2

k2 + k−1

k̄−1 =
k−1k−2

k2 + k−1

(5.86)

Δεδομένου ότι r1 = r3, από τις Εξ. (5.82) και (5.85) προκύπτει ότι,

cX2 =
k̄1

k3 + k̄−1

cA +
k̄−3

k3 + k̄−1

cP (5.87)

Ο συνολικός ρυθμός της αντίδρασης προκύπτει αντικαθιστώντας την Εξ. (5.87)

στην Εξ. (5.82) και λαμβάνοντας υπόψη ότι r = r3,

r =
k3k̄1

k3 + k̄−1

cA −
k−3k̄−1

k3 + k̄−1

cP (5.88)

Αλλά ο συνολικός ρυθμός r δίνεται από το αλγεβρικό άθροισμα του συνολικού

ρυθμού από τα αριστερά προς τα δεξιά και του συνολικού ρυθμού από τα δεξιά

προς τα αριστερά , δηλαδή r = rf−rb. Συνεπώς, από την Εξ. (5.88), βρίσκουμε

το συνολικό ρυθμό από τα αριστερά προς τα δεξιά,

rf =
k3k̄1

k3 + k̄−1

cA (5.89)
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και το συνολικό ρυθμό από τα δεξιά προς τα αριστερά,

rb =
k−3k̄−1

k3 + k̄−1

cP (5.90)

Η Εξ. (5.89) μπορεί να γραφεί,

1

rf

=
1

k1cA

+
k−1

k1k2cA

+
k−1k−2

k1k2k3cA

(5.91)

ενώ η Εξ. (5.90) μπορεί να γραφεί,

1

rb

=
1

k−3cp

+
k3

k−3k−2cP

+
k3k2

k−3k−2k−1cP

(5.92)

Οι παραπάνω σχέσεις μπορούν να γενικευτούν για αντιδράσεις περισσοτέρων

σταδίων με προφανή τροποποίηση. Συνεπώς, αν η αντίδραση γίνεται σε N
στάδια, ο ρυθμός από τα αριστερά προς τα δεξιά θα είναι,

1

rf

=
1

k1cA

+
k−1

k1k2cA

+
k−1k−2

k1k2k3cA

+ . . .+
k−1k−2 . . . kN−1

k1k2 . . . kNcA

(5.93)

ενώ ο ρυθμός από τα δεξιά προς τα αριστερά θα είναι,

1

rb

=
1

k−Ncp

+
kN

k−Nk−N+1cP

+
kNkN−1

k−Nk−N+1k−N+2cP

+

. . .+
kNkN−1 . . . k2

k−Nk−N+1 . . . k−1cP

(5.94)

5.2 Το στάδιο που καθορίζει το ρυθμό

΄Εστω η περίπτωση της αντίδρασης της Εξ. (5.63) που συμβαίνει σε δύο στάδια.

Αν k−1 >> k2, δηλαδή αν η σταθερά ταχύτητας της αντίδρασης από τα δεξιά

προς τα αριστερά του πρώτου σταδίου είναι πολύ μεγαλύτερη από τη σταθερά

ταχύτητας της αντίδρασης από τα αριστερά προς τα δεξιά του δευτέρου σταδίου,
1

τότε, βλ. Εξ. (5.72),

kf =
k1k2

k2 + k−1

≈ k1k2

k−1

(5.95)

και,

kb =
k−1k−2

k2 + k−1

≈ k−2 (5.96)

1
Δηλαδή αν ο ρυθμός μετατροπής του ενδιαμέσου σε αντιδρών είναι μεγαλύτερος από το

ρυθμό μετατροπής του ενδιαμέσου σε προϊόν.
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Παρατηρούμε ότι ο συνολικός ρυθμός της αντίδρασης γράφεται,

r =
k1k2

k−1

cA − k−2cP (5.97)

Στην περίπτωση αυτή λέμε ότι το δεύτερο στάδιο είναι το στάδιο που καθορίζει

το ρυθμό της αντίδρασης (rate determining step, rds).
Για να κατανοήσουμε την παραπάνω έννοια, ας παρατηρήσουμε ότι,

k1

k−1

cA = cX1,eq1 (5.98)

Παρατηρείται ότι k1/k−1 = K1, δηλαδή η σταθερά ισορροπίας της αντίδρασης

του πρώτου σταδίου. Συνεπώς, cX1,eq1 είναι η συγκέντρωση του ενδιαμέσου

Χ1 υπό συνθήκες πλήρους ισορροπίας μεταξύ αυτού και των αντιδρώντων της

αντίδρασης, δηλαδή όταν r1 = 0, ή, ισοδύναμα, k1cA = k−1cX1,eq1 . Συνεπώς, η

Εξ. (5.97) μπορεί να γραφεί,

r = k2cX1,eq1 − k−2cP (5.99)

Παρατηρούμε ότι ο συνολικός ρυθμός εξαρτάται μόνο από τις κινητικές στα-

θερές του δευτέρου σταδίου. Λόγω των παραπάνω, συχνά αναφέρεται ότι όταν

k−1 � k2, η πρώτη αντίδραση βρίσκεται σε κατάσταση (ψεύδο)ισορροπίας ή

οινεί ισορροπίας κατά την πορεία της αντίδρασης.
2

Αν k−1 << k2, δηλαδή όταν η σταθερά ταχύτητας του πρώτου σταδίου

από τα δεξιά προς τα αριστερά είναι μικρότερη από τη σταθερά ταχύτητας του

δεύτερου σταδίου από τα αριστερά προς τα δεξιά, τότε,

kf =
k1k2

k2 + k−1

≈ k1 (5.100)

και,

kb =
k−1k−2

k2 + k−1

≈ k−1k−2

k2

(5.101)

Παρατηρούμε ότι ο συνολικός ρυθμός είναι,

r = k1cA −
k−1k−2

k2

cP (5.102)

Στην περίπτωση αυτή, το πρώτο στάδιο είναι το στάδιο που καθορίζει το ρυθμό

της συνολικής δράσης. Χρησιμοποιώντας την ίδια ανάλυση με την προηγούμενη

περίπτωση, η ταχύτητα της συνολικής αντίδρασης θα είναι,

r = k1cA − k−1cX1,eq2 (5.103)

2
Συχνά αναφέρεται ότι ένα στάδιο θα είναι το rds αν είναι το βραδύτερο από όλα τα άλλα

στάδια. Η έκφραση αυτή είναι παραπλανητική, καθώς, όπως δείχθηκε, όλα τα στάδια γίνονται

με το ίδιο ρυθμό.
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όπου cX1,eq2 είναι η συγκέντρωση του ενδιαμέσου Χ1 όταν βρίσκεται σε πλήρη

ισορροπία με τα προϊόντα της αντίδρασης, δηλαδή όταν r2 = 0, ή, ισοδύναμα,

όταν k2cX1,eq2 = k−2cP.

Στην περίπτωση που κάποιο ή κάποια από τα στάδια πραγματοποιείται νi
φορές, τότε λέμε ότι ο στοιχειομετρικός αριθμός του σταδίου i είναι νi. Τότε,

θα πρέπει να θεωρήσουμε ότι,

r =
r1

ν1

=
r2

ν2

(5.104)

Συνεπώς, αν το πρώτο στάδιο καθορίζει την ταχύτητα, τότε,

r =
r1

ν1

=
k1

ν1

cA −
k−1k−2

ν1k2

cP (5.105)

Αν το δεύτερο στάδιο καθορίζει την ταχύτητα, τότε,

r =
r2

ν2

=
k1k2

ν2k−1

cA −
k−2

ν2

cP (5.106)
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Κεφάλαιο 6

Ομογενής κατάλυση

6.1 Καταλυτικοί μηχανισμοί

΄Εχει παρατηρηθεί πειραματικά ότι ο ρυθμός πολλών χημικών αντιδράσεων αυ-

ξάνεται παρουσία ενός άλλου χημικού είδους, χωρίς να αλλάζει η μεταβολή της

πρότυπης ενέργειας Gibbs της αντίδρασης. Αυτά τα χημικά είδη ονομάζονται

καταλύτες και οι αντίστοιχες αντιδράσεις στις οποίες συμμετέχουν ονομάζονται

καταλυτικές.

Συχνά ως καταλύτης ονομάζεται το χημικό είδος που αυξάνει το ρυθμό

μίας αντίδρασης χωρίς το ίδιο με μεταβάλλεται. Στην περίπτωση αυτή, ένα

απλό καταλυτικό σχήμα γράφεται,

A + C
k1

GGGGGGAAC (6.1)

AC + B
k2

GGGGGGAAB + C (6.2)

όπου Α και Β τα αντιδρώντα, C ο καταλύτης, AB το προϊόν και AC το ενδι-

άμεσο. Οι ρυθμοί των δύο σταδίων είναι,

r1 = k1cAcC (6.3)

r2 = k2cACcB (6.4)

Υπό την παραδοχή της στατικής κατάστασης, dcAC/dt = 0 θα ισχύει r = r1 =
r2 και η συγκέντρωση του ενδιαμέσου θα είναι,

cAC =
k1cAc

0
C

k1cA + k2cB

(6.5)
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Σχήμα 6.1: Απλός καταλυτικός μηχανισμός για k1 = 5 L/mol s, k2 = 3 L/mol
s, c0

A = c0
B = 0.5 mol/L και c0

C = 0.05 mol/L (πάνω), c0
C = 0.1 mol/L (κάτω).

όπου έχει χρησιμοποιηθεί η σχέση c0
C = cC(t) + cAC(t). Συνεπώς, ο ρυθμός

της αντίδρασης είναι r = r2,

r =
k1k2cAcBc

0
C

k1cA + k2cB

(6.6)

άρα ο καταλύτης συμμετέχει στην έκφραση του ρυθμού και η συγκέντρωση του

επηρεάζει την ταχύτητα της αντίδρασης.

Δύο παραδείγματα της χρονικής εξέλιξης των συγκεντρώσεων για τον α-

πλό καταλυτικό μηχανισμό παρουσιάζονται στο Σχ. 6.1, για δύο διαφορετικές

συγκεντρώσεις καταλύτη. Και στις δυο περιπτώσεις παρατηρούμε ότι η συ-

γκέντρωση του ενδιαμέσου είναι χαμηλή και ότι η συγκέντρωση του καταλύτη

επιστρέφει στην αρχική της τιμή κατά το πέρας της αντίδρασης. Η αύξηση της
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αρχικής συγκέντρωσης του καταλύτη έχει ως αποτέλεσμα την ολοκλήρωση της

αντίδρασης συντομότερα, καθώς αυξάνεται ο ρυθμός της.

Στο παραπάνω κινητικό σενάριο, η συγκέντρωση του καταλύτη είναι η ίδια

πριν και μετά την ολοκλήρωση της αντίδρασης. Η συνθήκη αυτή είναι αρκε-

τά περιοριστική, και για αυτό το λόγω θα την άρουμε στη συζήτηση που θα

ακολουθήσει.

Το γενικό κινητικό σενάριο που ακολουθούν οι καταλυτικές αντιδράσεις

είναι το παρακάτω,

C + S
k1

GGGGGBFGGGGG

k−1

X + Y (6.7)

X + W
k2

GGGGGGAP + Z (6.8)

όπου C ο καταλύτης, S το αντιδρών που αντιδρά με τον καταλύτη (γνωστό

και ως υπόστρωμα), Χ και Y τα ενδιάμεσα, το πρώτο εκ των οποίων αντιδρά

με το είδος W για να δώσει το προϊόν Ρ και άλλο χημικό είδος Ζ. Σε κάθε

ειδική περίπτωση, τα είδη Y, W και Ζ μπορεί να απουσιάζουν από το σενάριο,

ή το είδος Ζ μπορεί να είναι ο ίδιος ο καταλύτης C. Για παράδειγμα, κατά την

ενζυμική κατάλυση μπορεί να συμβαίνει η εξής αντίδραση δύο σταδίων,

E + S � ES

ES→ P + E

Προφανώς, στην περίπτωση αυτή C ≡ E, X ≡ ES, Z ≡ E και Y = W = 0.
Επιστρέφοντας στο γενικό κινητικό σενάριο, Εξ. (6.7) και (6.8), οι ρυθμοί

των δύο αντιδράσεων είναι,

r1 = k1cCcS − k−1cXcY (6.9)

r2 = k2cXcW (6.10)

Στη συνέχεια θα παρουσιάζουμε δύο τρόπους ανάλυσης της κινητικής

6.1.1 Ανάλυση Arrhenius

Αν θεωρήσουμε ότι η δεύτερη αντίδραση είναι το στάδιο που καθορίζει τον

ρυθμό, τότε μπορεί να θεωρηθεί ότι η πρώτη αντίδραση είναι σε ισορροπία. Για

να απλοποιηθεί η ανάλυση, ας λάβουμε υπόψη δύο περιπτώσεις:

• Αν το υπόστρωμα S είναι σε περίσσεια, τότε μπορούμε να θεωρήσουμε

ότι η συγκέντρωση του παραμένει πρακτικά αμετάβλητη κατά την πορεία
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της αντίδρασης, ίση με την αρχική συγκέντρωση του, δηλ. cS(t) ≈ c0
S.

Αντίθετα, η συγκέντρωση του καταλύτη κάθε χρονική στιγμή θα είναι

cC(t) = c0
C − cX. Συνεπώς, για το πρώτο στάδιο, που βρίσκεται σε ισορ-

ροπία,

cX =
k1

k−1

c0
S(c0

C − cX)

cY

(6.11)

συνεπώς,

cX =
Kc0

Cc
0
S

Kc0
S + cY

(6.12)

Υπό συνθήκες στατικής κατάστασης r = r1 = r2, οπότε,

r =
k2Kc

0
Cc

0
ScW

Kc0
S + cY

(6.13)

Από την τελευταία κινητική σχέση διαπιστώνουμε ότι για μικρές συγκε-

ντρώσεις υποστρώματος Kc0
S � cY ο ρυθμός της αντίδρασης μεταβάλ-

λεται γραμμικά ως προς τη συγκέντρωση c0
S. Αντίθετα, για μεγάλες συ-

γκεντρώσεις υποστρώματος, ο ρυθμός καθίσταται ανεξάρτητος της συ-

γκέντρωσης αυτής.

• Αν ο καταλύτης C είναι σε περίσσεια, τότε μπορούμε να θεωρήσουμε

ότι η συγκέντρωση του παραμένει πρακτικά αμετάβλητη κατά την πορεία

της αντίδρασης, ίση με την αρχική συγκέντρωση του, δηλ. cC(t) ≈ c0
C.

Αντίθετα, η συγκέντρωση του υποστρώματος κάθε χρονική στιγμή θα

είναι cS(t) = c0
S − cX. Ο ρυθμός της καταλυτικής δράσης θα είναι,

r =
k2Kc

0
Cc

0
ScW

Kc0
C + cY

(6.14)

Παρατηρούμε ότι στην περίπτωση αυτή ο ρυθμός μεταβάλεται γραμμικά

ως προς τη συγκέντρωση του υποστρώματος.

6.1.2 Ανάλυση van’t Hoff

Αν θεωρήσουμε ότι η αντίδραση είναι σε στατική κατάσταση, τότε dcX/dt = 0.
Συνεπώς,

c2
X − (c0

C + c0
S +

cY

K
− k2

k1

cW)cX + c0
Sc

0
C = 0 (6.15)

Εφόσον, υπό συνθήκες στατικής κατάστασης η συγκέντρωση του ενδιαμέσου

παραμένει μικρή, ο όρος c2
X είναι ακόμα μικρότερος, οπότε αν αγνοηθεί η συ-

γκέντρωση του Χ θα είναι,

cX =
k1c

0
Sc

0
C

k1(c0
C + c0

S) + k−1cY + k2cW

(6.16)
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και ο συνολικός ρυθμός,

r =
k1k2c

0
Sc

0
CcW

k1(c0
C + c0

S) + k−1cY + k2cW

(6.17)

Παρατηρούμε ότι στην περίπτωση αυτή, ο ρυθμός της αντίδρασης μεταβάλλεται

γραμμικά ως προς τις συγκεντρώσης του υποστρώματος ή του καταλύτη, αν οι

συγκεντρώσεις αυτές είναι μικρές. Αν είτε η c0
C ή η c0

S γίνει μεγάλη, τότε ο

ρυθμός καθίσταται ανεξάρτητος της συγκέντρωσης αυτής.

6.2 Κατάλυση οξέος-βάσεως

Σε ορισμένες κατηγορίες καταλυτικών χημικών αντιδράσεων η δυνατότητα ενός

οξέος (βάσεως) να δρα ως καταλύτης εξαρτάται μόνο από την περιεκτικότητα σε

ιόντων υδρογόνου (ιόντων υδροξυλίου) και όχι από τη φύση των ανιόντων (κα-

τιόντων). Σε άλλες κατηγορίες, τόσο η περιεκτικότητα σε υδρογονοκατϊόντα

(υδροξυλιόντα) όσο και των ανιόντων (κατιόντων) καθορίζει την καταλυτική

δράση. Στην ενότητα αυτή θα μελετηθεί η κατάλυση από οξέα καθώς η κα-

τάλυση από βάσεις ακολουθεί ανάλογους συλλογισμούς

΄Εστω, λοιπόν, ένα καταλυτικό σχήμα (πρωτολυτικός μηχανισμός),

BH+ + S
k1

GGGGGBFGGGGG

k−1

SH+ + B (6.18)

SH+ + H2O
k2

GGGGGGAP + H3O+
(6.19)

Στο σενάριο αυτό αναγνωρίζουμε το οξύ BH+
που δρα ως καταλύτης και τη

συζυγή του βάση Β, το υπόστρωμα S και τα προϊόντα Ρ. Παρατηρούμε επίσης

ότι το κατιόν υδρογόνου μεταφέρεται στον διαλύτη (νερό) κατά το δεύτερο

στάδιο. Το οξύ και η συζυγής του βάση βρίσκονται πάντα σε ισορροπία,

BH+ + H2O � B + H3O+
(6.20)

με σταθερά ισορροπίας K,

K =
cBcH

cBH

(6.21)

• Ας θεωρήσουμε ότι το πρώτο στάδιο βρίσκεται σε ισορροπία, δηλαδή ι-

σχύει k2 � k−1cB. Επίσης, ας θεωρήσουμε ότι το οξύ βρίσκεται σε

περίσσεια, οπότε κάθε χρονική στιγμή cBH(t) = c0
BH. Για το υπόστρωμα
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θα ισχύει cS(t) = c0
S − cSH(t). Υπό τις συνθήκες αυτές, η Εξ. (6.21)

γίνεται,

K =
cBcH

c0
BH

(6.22)

και από το πρώτο στάδιο,

k1

k−1

=
cSHcB

c0
BH(c0

S − cSH)
(6.23)

Από τον συνδυασμό των Εξ. (6.22) και (6.23) προκύπτει,

cSH =
k1cHc

0
S

k1cH + k−1K
(6.24)

Ο ρυθμός της αντίδρασης θα είναι r = r2, δηλαδή,

r =
k1k2cHc

0
S

k1cH + k−1K
(6.25)

Παρατηρούμε ότι ο ρυθμός εξαρτάται από τη συγκέντρωση των υδρογο-

νοκατιόντων και όχι από τη συγκέντρωση του οξέος στο διάλυμα. Αυτού

του είδους η κατάλυση από οξέα ονομάζεται ειδική (όξινη) κατάλυση.

Ο ρυθμός της αντίδρασης αυξάνεται με αύξηση της συγκέντρωσης των

ιόντων υδρογόνου και για μεγάλες συγκεντρώσεις cH λαμβάνει οριακή

τιμή ίση με k2c
0
S.

• Ας θεωρήσουμε την παραδοχή της στατικής κατάστασης dcSH/dt = 0.
Η παραδοχή αυτή θα ισχύει αν k−1cB � k2. Αν το οξύ βρίσκεται σε

περίσσεια τότε,

cSH =
k1c

0
BHc

0
S

k1c0
BH + k2

(6.26)

και ο ρυθμός είναι,

r =
k1k2c

0
BHc

0
S

k1c0
BH + k2

(6.27)

Παρατηρούμε ότι ο ρυθμός εξαρτάται από τη συγκέντρωση του οξέος

και η κατάλυση ονομάζεται γενική (όξινη) κατάλυση. Στην περίπτωση

αυτή, είναι δύσκολο να παρατηρηθεί οριακός ρυθμός με αύξηση της συ-

γκέντρωσης του οξέος, καθώς η k−1 έχει πολύ μικρή τιμή. Αν όμως

ισχύει k2 � k1c
0
BH ο ρυθμός γίνεται r = k1c

0
BH|c

0
S, δηλαδή καθορίζεται

μόνο από το πρώτο στάδιο της αντίδρασης.
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΄Εστω, τώρα, ένα καταλυτικό σχήμα (πρωτοτροπικός μηχανισμός),

BH+ + S
k1

GGGGGBFGGGGG

k−1

SH+ + B (6.28)

SH+ + B
k2

GGGGGGAP + BH+
(6.29)

Στο σενάριο αυτό αναγνωρίζουμε το οξύ BH+
που δρα ως καταλύτης και τη

συζυγή του βάση Β, το υπόστρωμα C και τα προϊόντα Ρ. Παρατηρούμε επίσης

ότι το κατιόν υδρογόνου μεταφέρεται στην βάση Β κατά το δεύτερο στάδιο.

• Αν το πρώτο στάδιο βρίσκεται σε ισορροπία, δηλαδή k2 � k−1, τότε

ανάλογα με την παραπάνω περίπτωση,

r =
k1k2c

0
BHc

0
S

k1
c0BH

cB
+ k−1

=
k1k2c

0
BHc

0
S

k1

K
cH + k−1

(6.30)

Παρατηρούμε, λοιπόν, γενική όξινη κατάλυση. Αν η συγκέντρωση του

οξέος αυξηθεί υπό σταθερό pH τότε ο ρυθμός αυξάνεται συνέχεια, χωρίς

να λαμβάνει οριακή τιμή.

• Υπό την παραδοχή της στατικής κατάστασης, δηλαδή όταν k−1 � k2, ο

ρυθμός θα είναι,

r =
k1k2c

0
BHc

0
S

k1
c0BH

cB
+ k2

=
k1k2c

0
BHc

0
S

k1

K
cH + k2

(6.31)

Παρατηρούμε, λοιπόν, και σε αυτήν την περίπτωση, γενική όξινη κατάλυ-

ση. Και εδώ, αν η συγκέντρωση του οξέος αυξηθεί υπό σταθερό pH τότε

ο ρυθμός αυξάνεται συνέχεια, χωρίς να λαμβάνει οριακή τιμή.

6.3 Ενζυμικές αντιδράσεις

Μία πληθώρα αντιδράσεων που καταλύονται από ένζυμα,

S
E

GGGGGAP
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μπορούν να περιγραφούν από το εξής κινητικό σχήμα (μηχανισμός Michaelis -
Menten),

E + S
k1

GGGGGBFGGGGG

k−1

ES (6.32)

ES
k2

GGGGGGAE + P (6.33)

όπου με Ε συμβολίζεται το ένζυμο, με S το υπόστρωμα και με Ρ το προϊόν. Με

το σύμβολο ES συμβολίζεται το ενδιάμεσο. Είναι προφανές ότι το Ε δρα ως

καταλύτης και κάθε χρονική στιγμή ισχύει,

c0
E = cE(t) + cES(t) (6.34)

όπου c0
E η αρχική συγκέντρωση του ενζύμου. Ο ρυθμός του κάθε σταδίου είναι,

r1 = k1cEcS − k−1cES (6.35)

r2 = k2cES (6.36)

Υπό συνθήκες στατικής κατάστασης ο ρυθμός της συνολικής αντίδρασης είναι

r = r1 = r2, δηλαδή,

k1cEcS − (k−1 + k2)cES = 0 (6.37)

ή, χρησιμοποιώντας την Εξ. (6.34),

cES =
k1c

0
Ecs

k−1 + k2 + k1cS

(6.38)

Αντικαθιστώντας στην Εξ. (6.36) προκύπτει ότι ο ρυθμός της ενζυμικής α-

ντίδρασης είναι,

r = r2 =
k1k2c

0
Ecs

k−1 + k2 + k1cS

(6.39)

Συχνά, ο ρυθμός της ενζυμικής δράσης γράφεται διαιρώντας αριθμητή και πα-

ρονομαστή με τη σταθερά k1, δηλαδή,

r =
k2c

0
EcS

KM + cS

(6.40)

όπου,

KM =
k−1 + k2

k1

(6.41)

η σταθερά Michaelis. Η ανάλυση αυτή φέρει το όνομα των Briggs και Haldane.
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Σχήμα 6.2: Εξάρτηση του ρυθμού από τη συγκέντρωση του υποστρώματος για

τον μηχανισμό Michaelis-Menten. Τιμές παραμέτρων: k2 = 104 s−1
, KM =

10−2 mol/L, c0
E = 10−8 mol/L.

Στην Εξ. (6.40), διαπιστώνουμε δύο οριακές περιπτώσεις. ΄Οταν η συ-

γκέντρωση του υποστρώματος είναι μικρή, τότε,

r =
k2c

0
E

KM

cS (6.42)

και η κινητική είναι πρώτης τάξης ως προς το υπόστρωμα. ΄Οταν cS � KM τότε

η Εξ. (6.40) γράφεται,

r = k2c
0
E (6.43)

και η κινητική είναι μηδενικής τάξης.

Η εξάρτηση του ρυθμού από τη συγκέντρωση του υποστρώματος παρουσι-

άζεται στο Σχ. 6.2 για k2 = 104 s−1
, KM = 10−2 mol/L, c0

E = 10−8 mol/L.
Παρατηρούμε ότι, για μικρές τιμές της cS η κινητική είναι πρώτης τάξης ενώ για

μεγάλες τιμές είναι μηδενικής τάξης. Ο μέγιστος ρυθμός είναι,

rmax = k2c
0
E (6.44)

συνεπώς, ο ρυθμός της ενζυμικής δράσης μπορεί να γραφεί,

r =
rmaxcS

KM + cS

(6.45)
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΄Οταν cS = KM τότε ο ρυθμός της αντίδρασης είναι ίσος με το μισό του μέγιστου

ρυθμού r = rmax/2.
Η ανάλυση από τους Michaelis-Menten βασίστηκε στην υπόθεση της οιονεί

ισορροπίας. ΄Ετσι, αν k−1 � k2 τότε η Εξ. (6.39) γράφεται,

r =
k1k2c

0
EcS

k−1 + k1cS

(6.46)

ή ισοδύναμα,

r =
k2c

0
EcS

Kd + cS

(6.47)

όπου Kd = k−1/k1 η σταθερά ισορροπίας της διάσπασης του συμπλόκου ES
σε Ε και S. Συνεπώς η ανάλυση των Michaelis-Menten οδηγεί στην παρακάτω

σχέση για το ρυθμό της ενζυμικής δράσης,

r =
rmaxcS

Kd + cS

(6.48)

Ο προσδιορισμός των σταθερών της ενζυμικής δράσης δράσης μπορεί να

γίνει με δύο τρόπους. Ο πρώτος τρόπος βασίζεται στο διάγραμμα Lineweaver-
Burk. Σύμφωνα με τη μεθοδολογία αυτή, η Εξ. (6.45) γράφεται,

1

r
=

KM

rmaxcS

+
1

rmax

(6.49)

Αν γίνει γραφική παράσταση του αντίστροφου του ρυθμού ως προς το αντίστρο-

φο της συγκέντρωσης του υποστρώματος, τότε από την κλίση και τις απο-

τέμνουσες προκύπτει η rmax (και η k2 για γνωστή συγκέντρωση ενζύμου) και

η KM, βλ. Σχ. 6.3 (πάνω).

Ο δεύτερος τρόπος βασίζεται στο διάγραμμα Eadie. Η Εξ. (6.45) γράφεται,

r

cS

=
rmax

KM

− r

KM

(6.50)

Αν γίνει γραφική παράσταση του όρου r/cS ως προς r, από την κλίση και τις

αποτέμνουσες προκύπτει η rmax (και η k2 για γνωστή συγκέντρωση ενζύμου)

και η KM, βλ. Σχ. 6.3 (κάτω).

84



Κεφάλαιο 6. Ομογενής κατάλυση

	0

	5000

	10000

	15000

	20000

-100 -50 	0 	50 	100

1/rmax

-1/KM

KM/rmax 	(κλιση)

1/
r	(
s	L

/m
ol
)

1/cS	(L/mol)

	0

	2x10-5

	4x10-5

	6x10-5

	8x10-5

	0.0001

	0.00012

	0 	0.002 	0.004 	0.006 	0.008 	0.01 	0.012

rmax /KM

rmax

-1/KM	(κλιση)

r/c
S	(

s-1
)

r	(mol/L	s)

Σχήμα 6.3: Διάγραμμα Lineweaver-Burk (πάνω) και Eadie (κάτω). Τιμές

παραμέτρων: rmax = 10−4 mol/L s και KM = 10−2 mol/L.
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Κεφάλαιο 7

Αντιδράσεις στην υγρή φάση

7.1 Αντίδραση και μεταφορά μάζας

Ο ρυθμός μίας αντίδρασης καθορίζεται από το ρυθμό με τον οποίο τα αντι-

δρώντα Α και Β μετατρέπονται σε προϊόντα. Προκειμένου, όμως, να αντιδράσει

το Α με το Β θα πρέπει να σωματίδια του είδους Α να πλησιάσουν τα σωματίδια

Β (και τα σωματίδια Β να πλησιάσουν τα Α). Ως αυτό το σημείο, έχει υποτεθεί

σιωπηλά ότι να Α και Β πλησιάζουν το ένα το άλλο ταχύτατα και έτσι ο ρυθ-

μός της αντίδρασης καθορίζεται πλήρως από το πόσο γρήγορα τα Α και Β θα

μετατραπούν σε προϊόν C.

Σε πολλές περιπτώσεις, όμως, ο ρυθμός με τον οποίο τα σωματίδια Α και Β

πλησιάζουν το ένα το άλλο είναι αργός και συχνά πολύ πιο αργός από το ρυθμό

χημικής μετατροπής τους σε προϊόν. Το φαινόμενο αυτό συμβαίνει συχνά σε

αντιδράσεις στην υγρή φάση. Συνεπώς, θα πρέπει να μελετηθεί η επίδραση

του πεπερασμένου ρυθμού μετακίνησης των σωματιδίων στην παρατηρούμενη

ταχύτητα της αντίδρασης.

Ας θεωρήσουμε μία αντίδραση της μορφής

A + B
k

GGGGGAC (7.1)

που συμβαίνει στην υγρή φάση. Ο ρυθμός κατανάλωσης του Β είναι,

− dcB

dt
= kcAcB (7.2)

Πριν την έναρξη της αντίδρασης το σύστημα μπορεί να θεωρηθεί ότι είναι

ομογενές. Καθώς η αντίδραση ξεκινά, τα σωματίδια Α και Β αντιδρούν και στις

περιοχές του συστήματος που λαμβάνει χώρα η αντίδραση, οι συγκεντρώσεις
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των Α και Β μειώνονται. Η τοπική μεταβολή των συγκεντρώσεων έχει ως α-

ποτέλεσμα την εμφάνιση βαθμίδας συγκέντρωσης που οδηγεί στην μεταφορική

κίνηση των σωματιδίων λόγω διάχυσης. Η μεταφορά λόγω διάχυσης λαμβάνει

χώρα από περιοχές υψηλής συγκέντρωσης προς περιοχές χαμηλής συγκέντρω-

σης και περιγράφεται από τον 1ο νόμο του Fick. Αν θεωρήσουμε την διάχυση

των σωματιδίων Β, τότε ο 1ος νόμος του Fick σε μία διάσταση γράφεται,

jD(r) = −DB
dcB(r)

dr
(7.3)

όπου DB ο ο συντελεστής διάχυσης, jD(r) η ροή
1
των σωματιδίων Β, cB(r)

η συγκέντρωση των σωματιδίων στο σημείο r (εκφραζόμενη σε σωματίδια ανά

μονάδα όγκου). Ο συντελεστής διάχυσης έχει μονάδες επιφάνειας ανά μονάδα

χρόνου, δηλαδή στο SI οι μονάδες είναι m2/s.
Αν τα σωματίδια είναι φορτισμένα (ανιόντα ή κατιόντα) τότε μεταφορική

κίνηση συμβαίνει και λόγω των ηλεκτρικών αλληλεπιδράσεων, δηλαδή της ύπαρ-

ξης ηλεκτρικού πεδίου. Η ηλεκτρική δύναμη που θα ασκείται στο σωματίδιο Β

θα είναι,

Fel(r) = −dUel(r)

dr
(7.4)

όπου Uel(r) η ηλεκτρική δυναμική ενέργεια. Λόγω της κίνησης του, στο σωμα-

τίδιο αυτό θα ασκείται μία αντίθετη δύναμη λόγω τριβής, η οποία θα είναι,

Ff(r) = −gfvB(r) (7.5)

όπου gf ο συντελεστής τριβής και vB(r) η ταχύτητα του σωματιδίου. ΄Οταν

η συνισταμένη των δυνάμεων που ασκούνται στο σωματίδιο γίνει μηδέν, το

σωματίδιο θα αποκτήσει οριακή ταχύτητα,

vB(r) = −uB
dUel(r)

dr
(7.6)

όπου uB = 1/gf η ευκινησία του σωματιδίου Β (με μονάδες στο SI, m2/Js). Η

ροή των σωματιδίων λόγω των ηλεκτρικών αλληλεπιδράσεων θα είναι jel(r) =
cB(r)vB(r),

jel(r) = −cB(r)uB
dUel(r)

dr
(7.7)

όπου η ροή εκφράζει το πλήθος των σωματιδίων ανά μονάδα επιφάνειας ανά

μονάδα χρόνου (m−2s−1
) και η συγκέντρωση είναι εκφραζόμενη σε σωματίδια

ανά μονάδα όγκου.

1
Η ροή εκφράζει το πλήθος των σωματιδίων που περνούν από τη μονάδα επιφάνειας ανά

μονάδα χρόνου, με μονάδες στο SI (σωματίδια)/m2s.
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Συνεπώς, η συνολική ροή των σωματιδίων Β θα είναι,

jB(r) = −DB
dcB(r)

dr
− cB(r)uB

dUel(r)

dr
(7.8)

ή αλλιώς,

jB(r) = −DABe
−Uel(r)

kBT
d

dr
(cB(r)e

Uel(r)

kBT ) (7.9)

όπου έχει γίνει χρήση της εξίσωσης Einstein DB = uBkBT και έχει εισαχθεί ο

σχετικός συντελεστής διάχυσης.

7.2 Αντιδράσεις υπό μικτό έλεγχο

Ας θεωρήσουμε τώρα την περίπτωση που περιγράφεται στο Σχ. 7.1. Το σωμα-

τίδιο Α, με ακτίνα RA, βρίσκεται ακίνητο στην αρχή των αξόνων.
2
Τα σωματίδια

Β, με ακτίνα RB, μεταφέρονται λόγω διάχυσης και ηλεκτρικών αλληλεπιδράσε-

ων και η μεταφορά τους περιγράφεται από την Εξ. (7.9). Τέλος, ας θεωρήσουμε

ότι τα σωματίδια Α και Β αντιδρούν όταν έρθουν σε επαφή, δηλαδή όταν τα Β

βρεθούν στη θέση RAB = RA + RB. Αν γνωρίζαμε την συγκέντρωση των

Β στη θέση RAB τότε θα μπορούσαμε να υπολογίζουμε τη σταθερά ταχύτη-

τας της αντίδρασης kR (πχ από τη θεωρία των συγκρούσεων) και ο ρυθμός

κατανάλωσης του Β θα ήταν,

− dcB

dt
= kRcAcB(RAB) (7.10)

΄Ομως η συγκέντρωση cB(RAB) μας είναι άγνωστη.

Το πλήθος των σωματιδίων Β που φθάνουν στη θέση RAB ανά μονάδα

χρόνου προκύπτει πολλαπλασιάζοντας την επιφάνεια στης νοητής σφαίρας με

ακτίνα RAB με τη ροή των σωματιδίων Β, δηλαδή,

dnB

dt
= 4πR2

ABjB(RAB) (7.11)

Η παραπάνω σχέση εκφράζει το πλήθος (συχνότητα) των συγκρούσεων των

σωματιδίων Β με ένα σωματίδιο Α. Για cA σωματίδια Α, η συχνότητα των

συγκρούσεων είναι cA
dnB

dt
. Υπό συνθήκες στατικής κατάστασης, όσα σωματίδια

καταφθάνουν στη θέση RAB στη μονάδα του χρόνου, τόσα και θα αντιδρούν.

Επίσης, όσα σωματίδια διασχίζουν την νοητή σφαίρα οποιασδήποτε ακτίνας r

2
Στη συνέχεια θα άρουμε αυτή την παραδοχή θεωρώντας τον σχετικό συντελεστή διάχυ-

σης DAB = DA +DB.
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B

B

B

B

B

B

A

rRB

RA

Σχήμα 7.1: Μοντέλο για την αντίδραση των σωματιδίων Α και Β στην υγρή

φάση. RA και RB οι ακτίνες των σωματιδίων.

στη μονάδα του χρόνου, τόσα και θα φθάνουν στη θέση RAB. Συνεπώς, ο

ρυθμός της αντίδρασης θα είναι,

− 1

cA

dcB

dt
= kcB = 4πr2jB(r) (7.12)

και βάσει της Εξ. (7.9),

kcB = 4πr2DABe
−Uel(r)

kBT
d

dr
(cB(r)e

Uel(r)

kBT ) (7.13)

Θα πρέπει να σημειωθεί ότι στην παραπάνω σχέση cB είναι η μέση συγκέντρωση

του Β που είναι ανεξάρτητη της θέσης, ενώ cB(r) είναι η συγκέντρωση του Β

στη θέση r. Αναδιατάσσοντας του όρους, έχουμε

d

dr
(cB(r)e

Uel(r)

kBT ) =
kcB

4πr2DAB

e
Uel(r)

kBT (7.14)
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Σχήμα 7.2: Εξάρτηση της κινητικής σταθεράς της αντίδρασης από την k′R για

kD = 7× 109 dm3 mol−1 s−1
.

Ολοκληρώνοντας από RAB έως το άπειρο,∫ ∞
RAB

d(cB(r)e
Uel(r)

kBT ) =
kcB

4πDAB

∫ ∞
RAB

1

r2
e
Uel(r)

kBT dr (7.15)

προκύπτει,

cB(r →∞)e
Uel(r→∞)

kBT − cB(RAB)e
Uel(RAB)

kBT =
kcB

4πDABβ
(7.16)

όπου β−1 =
∫∞
RAB

1
r2 e

Uel(r)

kBT dr. Αλλά, η συγκέντρωση του Β μακριά από το Α

είναι ίση με τη μέση συγκέντρωση του Β cB(r → ∞) = cB και η δυναμική

ηλεκτρική ενέργεια μακριά από το Α είναι μηδέν, Uel(r →∞) = 0. Συνεπώς,

kcB

4πDABβ
= cB − cB(RAB)e

Uel(RAB)

kBT (7.17)

Από τις Εξ. (7.2) και (7.10), αντικαθιστούμε την τιμή cB(RAB), οπότε προ-

κύπτει,

kcB

4πDABβ
= cB

(
1− k

kR

e
Uel(RAB)

kBT

)
(7.18)

Συνεπώς, η παρατηρούμενη σταθερά ταχύτητας της αντίδρασης είναι,

k =
kDk

′
R

kD + k′R
(7.19)
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7.2. Αντιδράσεις υπό μικτό έλεγχο

όπου,

k′R = kRe
−Uel(RAB)

kBT (7.20)

και

kD = 4πDABβ (7.21)

η σταθερά ρυθμού λόγω διάχυσης. ΄Οταν kD � k′R, δηλαδή όταν η διάχυση

είναι το αργό στάδιο, τότε από την Εξ. (7.19), η σταθερά της αντίδρασης είναι,

k ≈ kD = 4πDABβ (7.22)

και τότε λέμε ότι ο ρυθμός της αντίδρασης καθορίζεται πλήρως από τη διάχυση.

΄Οταν kD � k′R, δηλαδή όταν η διάχυση είναι το ταχύ στάδιο, τότε από την

Εξ. (7.19), η σταθερά της αντίδρασης είναι,

k ≈ k′R = kRe
−Uel(RAB)

kBT (7.23)

και τότε ο ρυθμός της αντίδρασης δεν καθορίζεται από τη διάχυση.

Στην περίπτωση που τα σωματίδια δεν είναι ηλεκτρικά φορτισμένα, τότε ο

παράγοντας β γράφεται,

β−1 =

∫ ∞
RAB

1

r2
e
Uel(r)

kBT dr =

∫ ∞
RAB

1

r2
dr =

1

RAB

(7.24)

Οπότε, απουσία ηλεκτρικού πεδίου η σταθερά kD είναι,

kD = 4πDABRAB (7.25)

΄Ενα παράδειγμα της εξάρτησης της k από την τιμή της k′R παρουσιάζεται

στο Σχ. 7.2. Για μικρές τιμές της k′R, η σταθερά ταχύτητας είναι περίπου ίση με

την σταθερά k′R και η διάχυση δεν έχει επίδραση στην κινητική καθώς ο ρυθμός

της είναι μεγάλος. Για μεγάλες τιμές της k′R η τιμή της σταθεράς ταχύτητας

ταυτίζεται με την kD. Στην περίπτωση αυτή, η ταχύτητα της αντίδρασης καθο-

ρίζεται πλήρως από τη διάχυση. Για ενδιάμεσες τιμές, ο έλεγχος του ρυθμού

είναι μικτός.

Στην περίπτωση που τα σωματίδια είναι φορτισμένα (ιόντα) τότε η ηλεκτρική

ενέργεια είναι,

Uel(r) = zBe0
zAe0

4πεkBT
(7.26)

όπου e0 το στοιχειώδες φορτίο, zA και zB ο αριθμός φορτίου των αντίστοιχών

ιόντων και ε = ε0εr η διηλεκτρική σταθερά του μέσου (δηλαδή του διαλύτη).
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Κεφάλαιο 7. Αντιδράσεις στην υγρή φάση

Για να υπολογισθεί η kD θα πρέπει να προσδιορισθεί ο παράγοντας β−1
, δηλαδή

να υπολογισθεί το ολοκλήρωμα,

β−1 =

∫ ∞
RAB

e
zBe0zAe0
4πεkBT

r2
dr (7.27)

Το ολοκλήρωμα υπολογίζεται εύκολα αν θέσουμε x = 1/r, dx = −(1/r2)dr.
΄Ετσι, μετά από ολοκλήρωση προκύπτει,

β−1 =
4πεkBT

zAzBe2
0

(e
zAzBe

2
0

4πεRABkBT − 1) (7.28)

΄Αρα, η σταθερά kD για ιόντα με αριθμό φορτίου zA και zB είναι,

kD = 4πDABRAB

(zAzBe
2
0/4πεRABkBT

e
zAzBe

2
0

4πεRABkBT − 1

)
(7.29)

Για zAzB = 0 παρατηρούμε ότι ο παράγοντας ηλεκτροστατικών αλληλεπιδράσε-

ων γίνεται ίσος με τη μονάδα και η Εξ. (7.29) μετατρέπεται στην Εξ. (7.25).

Πατηρούμε επίσης ότι για δεδομένη ακτίνα RAB ο παράγοντας αυτός καθορίζε-

ται μόνο από το φορτίο των ιόντων (αριθμοί φορτίων zA και zB) και από τη

διηλεκτρική σταθερά του διαλύτη, ε.
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Κεφάλαιο 8

Ετερογενείς αντιδράσεις

Οι χημικές αντιδράσεις που συμβαίνουν μεταξύ ενός αερίου, υγρού ή διαλυμένης

ουσίας στην επιφάνεια ενός στερεού συχνά καλούνται ετερογενείς αντιδράσεις

(heterogeneous reactions) ή αντιδράσεις σε επιφάνειες (surface reactions). Μία

ετερογενής αντίδραση μπορεί να θεωρηθεί ως μία διεργασία που περιλαμβάνει

(τουλάχιστον) πέντε βήματα:

1. Διάχυση των αντιδρώντων προς την επιφάνεια.

2. Προσρόφηση των αντιδρώντων στην επιφάνεια.

3. Χημική αντίδραση στην επιφάνεια.

4. Εκρόφηση των προϊόντων από την επιφάνεια.

5. Διάχυση των προϊόντων μακρυά από την επιφάνεια.

Η διάχυση των αντιδρώντων ή των προϊόντων προς και από την επιφάνεια

συμβαίνει λόγω της διαφοράς συγκέντρωσης μεταξύ της περιοχής κοντά στην

επιφάνεια και της συγκέντρωσης μακριά από αυτήν. Η διαφορά συγκέντρωσης

έχει ως αποτέλεσμα την εμφάνιση ροής των σωματιδίων από περιοχές υψηλής σε

περιοχές χαμηλής συγκέντρωσης, που διέπεται από τον πρώτο νόμο του Fick.
Η προσρόφηση των σωματιδίων μπορεί να διαχωρισθεί σε δύο κατηγορίες.

Η πρώτη είναι η φυσική προσρόφηση, και οφείλεται σε δυνάμεις τύπου van der
Waals. Η δεύτερη είναι η χημική προσρόφηση και οφείλεται στη δημιουργία

ομοιοπολικών χημικών δεσμών μεταξύ των μορίων ή ατόμων του αντιδρώντος

και των ατόμων της επιφάνειας. Συχνά, η χημική προσρόφηση οδηγεί στην

δημιουργία μόνο μίας στοιβάδας προσροφημένων ειδών, δηλαδή μίας μονοστοι-

βάδας. Η προσρόφηση μπορεί να οδηγήσει σε πολυστοιβάδες, όπου η πρώτη

(σε επαφή με την επιφάνεια) οφείλεται σε χημική προσρόφηση ενώ η επόμενες

οφείλονται σε φυσική προσρόφηση.
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8.1. Ισόθερμες προσρόφησης

Για αρκετό διάστημα θεωρούνταν ότι κατά την παραπάνω διεργασία, το πιο

αργό στάδιο είναι η διάχυση των σωματιδίων, και ως αργό στάδιο, είναι αυτό που

καθορίζει το ρυθμό της διεργασίας. ΄Ομως έχει δειχθεί ότι στην πλειονότητα

των ετερογενών αντιδράσεων η προσρόφηση ή/και η αντίδραση είναι το πιο

αργό στάδιο κι όχι η διάχυση. Αυτό ισχύει σχεδόν πάντα στην περίπτωση

ετερογενών αντιδράσεων μεταξύ αέριας και στερεής φάσης. Στην περίπτωση

αντίδρασης μεταξύ υγρής και στερεής φάσης, η διάχυση μπορεί να καταστεί το

αργό στάδιο λόγω του ότι η διάχυση σε διαλύματα είναι πιο αργή από τη διάχυση

στην αέρια φάση.

8.1 Ισόθερμες προσρόφησης

8.1.1 Ισόθερμη Langmuir

Η απλούστερη περίπτωση ετερογενούς αντίδρασης είναι η παρακάτω,

A + S
ka

GGGGGBFGGGGG

kd

AS (8.1)

όπου με S συμβολίζονται οι θέσεις προσρόφησης στην επιφάνεια του στερεού.

Μία σχηματική αναπαράσταση της δράσης αυτής παρουσιάζεται στο Σχ. 8.1.

Αν θεωρήσουμε ότι κάθε σωματίδιο του στερεού (γκρι σφαίρες) αποτελούν και

μία θέση προσρόφησης για τα σωματίδια του συστατικού Α (κόκκινες σφαίρες).

Επίσης θεωρείται ότι τα σωματίδια του Α που βρίσκονται σε επαφή με το στερεό

έχουν σχηματίσει το είδος AS.
Οι ρυθμοί της αντίδρασης προσρόφησης (adsorption, a) και εκρόφησης

(desorption, d) θα είναι,

ra =
1

A

dnS

dt
=
dΓS

dt
(8.2)

rd =
1

A

dnAS

dt
=
dΓAS

dt
(8.3)

εκφρασμένοι σε ποσότητα ακινητοποιημένου συστατικού ανά μονάδα επιφάνειας

ανά μονάδα χρόνου (πχ mol/cm2 s). Ως ακινητοποιημένο συστατικό θεωρείται

είτε η ενεργή θέση είτε το προσροφημένο είδος. Στις παραπάνω σχέσεις, A είναι

το εμβαδόν της επιφάνειας όπου συμβαίνει η προσρόφηση και ΓS και ΓAS η επιφα-

νειακή συγκέντρωση των θέσεων προσρόφησης και των προσροφημένων ειδών,

αντίστοιχα, εκφραζόμενη σε ποσότητα συστατικού ανά μονάδα επιφάνειας, πχ

mol/cm2
. Προφανώς,

Γi =
ni
A

(8.4)
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Κεφάλαιο 8. Ετερογενείς αντιδράσεις

Σχήμα 8.1: Σχηματική αναπαράσταση μίας απλής προσρόφησης.

όπου ni η ποσότητα του συστατικού, πχ γραμμομόρια.

Ο ρυθμός κατανάλωσης του αντιδρώντος Α θα είναι,

rA =
1

V

dnA

dt
=
dcA

dt
(8.5)

όπου V ο όγκος και cA η συγκέντρωση του αντιδρώντος Α. Προφανώς, λόγω

της στοιχειομετρίας της αντίδρασης, κάθε χρονική στιγμή ο ρυθμός μεταβολής

των θέσεων προσρόφησης S θα είναι ίσος με το ρυθμό μείωσης του αντιδρώντος

Α, δηλαδή dnS/dt = dnA/dt, άρα,

ra =
V

A
rA (8.6)

Η κινητική σχέση για την αντίδραση προσρόφησης/εκρόφησης είναι,

dΓS

dt
= −ra + rd = −kaΓScA + kdΓAS (8.7)

΄Εστω Γ0
S η επιφανειακή συγκέντρωση όλων των διαθέσιμων θέσεων για προσ-

ρόφηση. Προφανώς, κάθε χρονική στιγμή Γ0
S = ΓS(t) + ΓAS(t). Συνεπώς, η

κινητική σχέση μπορεί να γραφεί ως εξής,

dθ

dt
=
ra

Γ0
S

− rd

Γ0
S

= kacA(1− θ)− kdθ (8.8)
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Σχήμα 8.2: Ισόθερμη Langmuir για K = 20.

όπου,

θ =
ΓAS

Γ0
S

(8.9)

το κλάσμα κάλυψης ή καλυπτικότητα της επιφάνειας του στερεού, το οποίο είναι

αδιάστατο μέγεθος.

Στην ισορροπία, ra = rd συνεπώς, θέτοντας dΓS/dt = 0 στην Εξ. (8.8)

προκύπτει ότι το κλάσμα κάλυψης στην ισορροπία θα είναι,

θ =
KcA

1 +KcA

(8.10)

όπου K = ka/kd η σταθερά ισορροπίας της αντίδρασης. Η Εξ. (8.10) είναι

γνωστή ως ισόθερμη προσρόφησης Langmuir. Παρατηρείται ότι για πολύ μικρές

συγκεντρώσεις του αντιδρώντος Α, το κλάσμα κάλυψης είναι θ ≈ KcA ενώ για

πολύ μεγάλες συγκεντρώσεις είναι θ ≈ 1 (πλήρης κάλυψη). ΄Ενα παράδειγμα

ισόθερμης Langmuir παρουσιάζεται στο Σχ. 8.2. ΄Οπως προβλέπεται, το κλάσμα

κάλυψης για υψηλές τιμές συγκέντρωσης τείνει στη μονάδα, δηλαδή όλες οι

διαθέσιμες θέσεις είναι κατειλημμένες από το είδος AS.

8.1.2 Προσρόφηση με διάσπαση

Συχνά, η προσρόφηση ενός μορίου στην επιφάνεια του στερεού συνοδεύεται

από τη διάσπαση του. Η αντίδραση, στην περίπτωση αυτή θα είναι,

A2 + 2S
ka

GGGGGBFGGGGG

kd

2AS (8.11)
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Κεφάλαιο 8. Ετερογενείς αντιδράσεις

Σχήμα 8.3: Σχηματική αναπαράσταση προσρόφησης με διάσπαση.

Σχηματική αναπαράσταση της προσρόφησης με διάσπαση παρουσιάζεται στο

Σχ. 8.3.

Ο ρυθμός προσρόφησης και εκρόφησης θα είναι,

ra = kacA(1− θ)2
(8.12)

rd = kdθ
2

(8.13)

Στην ισορροπία ra = rd οπότε, το κλάσμα κάλυψης θα δίνεται από τη σχέση,

θ =
K1/2c

1/2
A

1 +K1/2c
1/2
A

(8.14)

Παρατηρούμε ότι για μεγάλες τιμές συγκέντρωσης του Α, δηλαδή ότανK1/2c
1/2
A �

1, το κλάσμα κάλυψης τείνει στη μονάδα. ΄Ενα παράδειγμα ισόθερμης προσρόφη-

σης με διάσπαση παρουσιάζεται στο Σχ. 8.4. Να σημειωθεί ότι στο σχήμα αυτό,

το κλάσμα κάλυψης παρουσιάζεται ως συνάρτηση της τετραγωνικής ρίζας της

συγκέντρωσης του αντιδρώντος Α.

8.1.3 Ανταγωνιστική προσρόφηση

Σε πολλές περιπτώσεις, δύο διαφορετικά χημικά είδη προσροφόνται πάνω στην

ίδια επιφάνεια. Στην περίπτωση αυτή θεωρείται ότι στην επιφάνεια συμβαίνουν
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Σχήμα 8.4: Ισόθερμη προσρόφησης με διάσπαση, για K = 20.

δύο παράλληλες αντιδράσεις,

A + S
k

(A)
a

GGGGGGGBFGGGGGGG

k
(A)
d

AS (8.15)

B + S
k

(B)
a

GGGGGGGBFGGGGGGG

k
(B)
d

BS (8.16)

Στο Σχ. 8.5 παρουσιάζεται σχηματικά η ανταγωνιστική προσρόφηση δύο ειδών

(κόκκινες και μπλε σφαίρες) στην επιφάνεια του στερεού (γκρι σφαίρες).

Αν το κλάσμα κάλυψης από το συστατικό Α είναι θA και από το συστατικό

Β είναι θB, τότε το κλάσμα της ελεύθερης επιφάνειας είναι (1 − θA − θB). Να

σημειωθεί ότι θεωρούμε ότι όλες οι διαθέσιμες θέσεις είναι ισοδύναμες τόσο

για το συστατικό Α όσο και για το Β. Οι ρυθμοί προσρόφησης και εκρόφησης

για το συστατικό Α είναι,

r(A)
a = k(A)

a cA(1− θA − θB) (8.17)

r
(A)
d = k

(A)
d θA (8.18)

ενώ, οι ρυθμοί προσρόφησης και εκρόφησης για το συστατικό Β είναι,

r(B)
a = k(B)

a cB(1− θA − θB) (8.19)

r
(B)
d = k

(B)
d θB (8.20)
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Κεφάλαιο 8. Ετερογενείς αντιδράσεις

Σχήμα 8.5: Σχηματική αναπαράσταση ανταγωνιστικής προσρόφησης.

Στην ισορροπία οι ρυθμοί προσρόφησης και εκρόφησης θα είναι ίσοι, δηλαδή,

r
(A)
a = r

(A)
d και r

(B)
a = r

(B)
d , οπότε, μετά από απλές πράξεις προκύπτει,

θA =
KAcA

1 +KAcA +KBcB

(8.21)

θB =
KBcB

1 +KAcA +KBcB

(8.22)

όπου KA = k
(A)
a /k

(A)
d και KB = k

(B)
a /k

(B)
d οι σταθερές ισορροπίας των δύο

αντιδράσεων. Από τις σχέσεις αυτές παρατηρούμε ότι κλάσμα κάλυψης λόγω

της προσρόφησης του ενός χημικού είδους μειώνεται αν αυξηθεί η συγκέντρωση

του άλλου χημικού είδους. Αυτό συμβαίνει γιατί τα είδη ανταγωνίζονται για να

προσροφηθούν σε ένα περιορισμένο αριθμό διαθέσιμων θέσεων.

8.2 Μηχανισμοί ετερογενών αντιδράσεων

Στις περισσότερες των περιπτώσεων ετερογενών αντιδράσεων, το στάδιο της

προσρόφησης ή εκρόφησης είναι το πιο αργό στάδιο της διεργασίας. ΄Ομως,

συχνά είναι δύσκολο να διακριθεί το στάδιο της αντίδρασης από το στάδιο της

εκρόφησης επειδή ο ρυθμός της εκρόφησης είναι δύσκολο να προσδιορισθεί πει-

ραματικά. Για το λόγο αυτό, τα δύο αυτά στάδια θεωρούνται ως ένα, δηλαδή την

αντίδραση των προσροφημένων μορίων ή ατόμων (αντιδρώντων) προς ελεύθερα

είδη (προϊόντων) στην αέρια φάση ή στο διάλυμα θεωρείται ως ένα στάδιο.
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8.2. Μηχανισμοί ετερογενών αντιδράσεων

΄Ενας από τους προτεινόμενους μηχανισμούς ετερογενών αντιδράσεων είναι

ο μηχανισμός Langmuir-Hinshelwood σύμφωνα με τον οποίο δύο χημικά είδη

Α και Β προσροφόνται στην επιφάνεια και εφόσον βρίσκονται προσροφημένα

σε γειτονικές θέσεις, αντιδρούν. Δηλαδή, σύμφωνα με τον μηχανισμό αυτό, η

ετερογενής αντίδραση ξεκινά με προσρόφηση των αντιδρώντων Α και Β πάνω

στις θέσεις S,

A + B+ S S S

A

S

B

και στη συνέχεια ακολουθεί η αντίδραση των προσροφημένων Α και Β προς τα

τελικά ελεύθερα είδη X και Y,

S

A

S

B

S S

BA

X + Y+ S S

΄Ενας άλλος προτεινόμενος μηχανισμός είναι ο μηχανισμός Langmuir-Rideal.
Σύμφωνα με το μηχανισμό αυτό, αρχικά προσροφάται μόνο το ένα αντιδρών,

B + S S

B

και στη συνέχεια το αντιδρών Α αντιδρά με το προσροφημένο Β, χωρίς κατ΄

ανάγκη το ίδιο να προσροφηθεί,

A + S

B

S

B

A

X + Y+ S

παράγοντας τα ελεύθερα είδη X και Y.

8.2.1 Μονομοριακές ετερογενείς αντιδράσεις

Στην περίπτωση μονομοριακών ετερογενών αντιδράσεων, μπορεί να θεωρηθεί

το παρακάτω κινητικό σενάριο,

A + S
ka

GGGGGBFGGGGG

kd

AS (8.23)

AS
k

GGGGGAX + S (8.24)
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όπου οι ρυθμοί των δύο αντιδράσεων είναι,

r1 = kacA(1− θ)− kdθ (8.25)

r2 = kθ (8.26)

υπό συνθήκες στατικής κατάστασης r1 = r2 = r, το κλάσμα κάλυψης θα είναι,

θ =
kacA

(k + kd) + kacA

(8.27)

Αντικαθιστώντας στην Εξ. (8.26), προκύπτει ότι ο συνολικός ρυθμός,

r = r2 =
kkacA

(k + kd) + kacA

(8.28)

Αν το πρώτο στάδιο (η προσρόφηση) είναι αυτό που ελέγχει το ρυθμό, τότε

kd � k, συνεπώς ο ρυθμός θα είναι,

r = k
KcA

1 +KcA

(8.29)

όπου K = ka/kd.

Παρατηρούμε ότι για πολύ μεγάλη συγκέντρωση του Α ο ρυθμός γίνεται

r ≈ k, δηλαδή η αντίδραση είναι μηδενικής τάξης, ενώ για συγκεντρώσεις όπου

Kca � 1 ο ρυθμός γίνεται r ≈ kKcA, δηλαδή η αντίδραση είναι πρώτης τάξης.

Η εξάρτηση του ρυθμού της αντίδρασης από τη συγκέντρωση του αντιδρώντος

παρουσιάζεται στο Σχ. 8.6. Λεπτομερής ανάλυση της κινητικής καθώς και τις

χρονικής εξέλιξης των συγκεντρώσεων παρουσιάζεται στο Παράρτημα βʹ.1.

Ας θεωρήσουμε τώρα την περίπτωση των παρακάτω αντιδράσεων,

A + S
k

(A)
a

GGGGGGGBFGGGGGGG

k
(A)
d

AS (8.30)

AS
k

GGGGGAX + S (8.31)

B + S
k

(B)
a

GGGGGGGBFGGGGGGG

k
(B)
d

BS (8.32)

όπου του συστατικό Α προσροφάται και στην συνέχεια αντιδρά ενώ το Β απλά

προσροφάται. Στην περίπτωση αυτή το είδος Β καλείται αναστολέας ή δηλητήριο

καθώς καταλαμβάνει θέσεις προσρόφησης και παρεμποδίζει την κατάληψη όλων

των θέσεων από τον είδος Α.
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Σχήμα 8.6: Εξάρτηση του ρυθμού από τη συγκέντρωση του αντιδρώντος για μο-

νομοριακή ετερογενή αντίδραση. Τιμές παραμέτρων K = 20 και k = 10−2 s−1
.

Οι ρυθμοί των αντιδράσεων είναι,

r1 = k(A)
a cA(1− θA − θB)− k(A)

d θA (8.33)

r2 = kθA (8.34)

r3 = k(B)
a cB(1− θA − θB)− k(B)

d θB (8.35)

Προκειμένου να απλοποιηθεί η περίπτωση αυτή, ας θεωρηθεί η παραδοχή

της στατικής κατάστασης για το ενδιάμεσο AS. Υπό αυτή την παραδοχή, το

κλάσμα κάλυψης λόγω της προσρόφησης του Α θα είναι,

θA =
KAcA

KAcA + 1 + k

k
(A)
d

(1− θB) (8.36)

Η παραπάνω σχέση, για k � k
(A)
d , γράφεται,

θA =
KAcA

KAcA + 1
(1− θB) (8.37)

Αν η αντίδραση προσρόφησης / εκρόφησης του Β, Εξ. (8.51) θεωρηθεί ότι

βρίσκεται και αυτή σε κατάσταση οιονεί ισορροπίας, τότε για το κλάσμα κάλυψης

από το Β θα ισχύει,

θB =
KBcB

KBcB + 1
(1− θA) (8.38)

Συνδυάζοντας τις δύο σχέσεις για τα κλάσματα κάλυψης, προκύπτει ότι τα θA

και θB θα δίνονται από τις Εξ. (8.21) και (8.22). Συνεπώς, ο ρυθμός της
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συνολικής αντίδρασης θα είναι,

r = k
KAcA

1 +KAcA +KBcB

(8.39)

Αν το κλάσμα κάλυψης από τον αναστολέα Β είναι πολύ μεγαλύτερο από το

κλάσμα κάλυψης από το αντιδρών Α, KBcB � 1 + KAcA, τότε ο ρυθμός τις

αντίδρασης γίνεται,

r = k
KAcA

KBcB

(8.40)

8.2.2 Διμοριακές ετερογενείς αντιδράσεις

Αν η διμοριακή ετερογενής αντίδραση ακολουθεί το μηχανισμό Langmuir -
Hinshelwood, και θεωρηθεί ότι τα προσροφημένα είδη είναι σε οιονεί ισορροπία,

τότε ο ρυθμός της αντίδρασης θα είναι,

r = kθAθB = k
KAKBcAcB

(1 +KAcA +KBcB)2
(8.41)

΄Ενα παράδειγμα της εξάρτησης του ρυθμού από τις συγκεντρώσεις των Α

και Β παρουσιάζεται στο Σχ. 8.7 (πάνω).

Από την Εξ. (8.41) διαπιστώνουμε ότι για μικρή κάλυψη από τα αντιδρώντα

Α και Β ισχύει KAcA � 1 και KBcB � 1, συνεπώς,

r = kKAKBcAcB (8.42)

συνεπώς, η αντίδραση καθίσταται δευτέρα τάξης (πρώτης τάξης ως προς Α και

πρώτης τάξης ως προς Β).

Από την άλλη πλευρά, αν το Α προσροφάται ασθενώς, η κινητική σχέση

γίνεται,

r = k
KAKBcAcB

(1 +KBcB)2
(8.43)

Η παραπάνω σχέση γίνεται,

r = k
KAcA

KBcB

(8.44)

αν KBcB � 1.
Η περίπτωση ύπαρξης αναστολέα μπορεί να αντιμετωπισθεί όπως στην προη-

γούμενη παράγραφο. Το κλάσμα κάλυψης των δύο αντιδρώντων Α και Β θα

είναι,

θA =
KAcA

1 +KAcA +KBcB +KPcP

(8.45)

θB =
KBcB

1 +KAcA +KBcB +KPcP

(8.46)
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Σχήμα 8.7: Εξάρτηση του ρυθμού από τις συγκεντρώσεις των Α και Β της

αντίδρασης Langmuir - Hinshelwood (πάνω) και Langmuir-Rideal (κάτω) για

k = 10−2 mol/cm2 s ή s−1
κατά περίπτωση, KA = 20 και KA = 2.
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όπου cP η συγκέντρωση του αναστολέα Ρ. Ο ρυθμός της αντίδρασης θα είναι,

r = kθAθB = k
KAKBcAcB

(1 +KAcA +KBcB +KPcP)2
(8.47)

Αν η διμοριακή ετερογενής αντίδραση ακολουθεί τον μηχανισμό Langmuir
- Rideal, όπου το ελεύθερο είδος Α αντιδρά με το προσροφημένο είδος Β, τότε

ο ρυθμός θα δίνεται από τη σχέση,

r = kθBcA = k
KBcAcB

1 +KAcA +KBcB

(8.48)

΄Ενα παράδειγμα της εξάρτησης του ρυθμού από τις συγκεντρώσεις των Α και

Β για την περίπτωση αυτή παρουσιάζεται στο Σχ. 8.7 (κάτω).

Τέλος, συχνά παρατηρείται η περίπτωση όπου η αντίδραση ακολουθεί το

μηχανισμό Langmuir-Hinshelwood, αλλά τα χημικά είδη Α και Β δεν ανταγω-

νίζονται για την κατάληψη των θέσεων προσρόφησης. Τότε, οι ρυθμοί του

κάθε σταδίου είναι,

r1 = k(A)
a cA(1− θA)− k(A)

d θA (8.49)

r2 = kθAθB (8.50)

r3 = k(B)
a cB(1− θB)− k(B)

d θB (8.51)

Υπό συνθήκες οιονεί ισορροπίας, και τα δύο συστατικά υπακούν στην ισόθερμη

Langmuir και ο ρυθμός θα είναι,

r = k
KAKBcAcB

(1 +KAcA)(1 +KBcB)
(8.52)
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Κεφάλαιο 9

Εξωτικές αντιδράσεις

Μέχρι αυτό το σημείο εξετάστηκαν αντιδράσεις που εξελίσσονται στο χρόνο

και τελικά καταλήγουν σε μία κατάσταση όπου είτε τα αντιδρώντα έχουν κα-

ταναλωθεί πλήρως και έχει παραχθεί μία ορισμένη ποσότητα προϊόντων, είτε

οι συγκεντρώσεις των χημικών ειδών που συμμετέχουν στην αντίδραση έχουν

καταλήξει στις συγκεντρώσεις ισορροπίας.

Σε πολλές περιπτώσεις, όμως, η κινητική των χημικών αντιδράσεων οδη-

γεί σε πιο πολύπλοκες εξαρτήσεις των συγκεντρώσεων στο χρόνο. Συχνά οι

εξαρτήσεις αυτές είναι περιοδικές ή ακόμα και απεριοδικές (χαοτικές). Στο κε-

φάλαιο αυτό θα αναφερθούν ορισμένα παράδειγμα χημικών αντιδράσεων που

παρουσιάζουν τέτοιου είδους ‘εξωτικής’ συμπεριφοράς.

9.1 Η αντίδραση Gray-Scott

΄Ενα κινητικό σενάριο που παρουσιάζει περιοδική μεταβολή των συγκεντρώσεων

στο χρόνο προτάθηκε το 1983 από τους P. Gray και S.K. Scott. Σύμφωνα με

το κινητικό σενάριο της αντίδρασης αυτής, που συμβαίνει σε ένα αντιδραστήρα

συνεχούς ροής υπό ανάδευση, οι αντιδράσεις είναι,

A + 2B
k1

GGGGGGA3B (9.1)

B
k2

GGGGGGAC (9.2)

Παρατηρούμε ότι η πρώτη αντίδραση είναι αυτοκαταλυτική (θεωρώντας ως κατα-

λύτη το είδος Β) ενώ η δεύτερη είναι μία αντίδραση κατανάλωσης του καταλύτη

(1ης τάξης) ή αλλιώς μία αντίδραση δηλητηρίασης του καταλύτη. Οι αντιδράσεις
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Σχήμα 9.1: Χρονική εξέλιξη των αντιδρώντων της αντίδρασης Gray-Scott για

k1 = 40 L2/mol2 s, k2 = 1 s−1
, Q/Vtot = 0.157 s−1

, c0
A = 1 mol/L και

c0
B = 0.066 mol/L.

αυτές θεωρούνται στοιχειώδεις, οπότε οι ρυθμοί τους είναι,

r1 = k1cAc
2
B (9.3)

r2 = k2cB (9.4)

Δεδομένου ότι η αντίδραση συμβαίνει σε ένα αντιδραστήρα συνεχούς ροής

με παροχή Q υπό πλήρη ανάδευση (η συγκέντρωση των χημικών ειδών είναι ίδια

σε κάθε σημείο του αντιδραστήρα όγκου Vtot), η μεταβολή της συγκέντρωσης

των Α και Β θα είναι,

dcA

dt
= −r1 + rA,in − rA,out (9.5)

dcB

dt
= −2r1 + 3r1 − r2 + rB,in − rB,out (9.6)

όπου ri,in και ri,out οι ρυθμοί εισόδου και εξόδου του αντίστοιχου είδους από

τον αντιδραστήρα. Χρησιμοποιώντας τις αναλυτικές σχέσεις για τους ρυθμούς

έχουμε,

dcA

dt
= −k1cAc

2
B −

Q

Vtot

(cA − cA,in) (9.7)

dcB

dt
= k1cAc

2
B − k2cB −

Q

Vtot

(cB − cB,in) (9.8)
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όπου Q/Vtot ο αντίστροφος του χρόνου παραμονής.

Στο Σχ. 9.1 παρουσιάζεται η χρονική εξέλιξη των αντιδρώντων της αντίδρα-

σης Gray-Scott για k1 = 40 L2/mol2 s, k2 = 1 s−1
, Q/Vtot = 0.157 s−1

,

c0
A = 1 mol/L και c0

B = 0.066 mol/L. Παρατηρούμε ότι τόσο η συγκέντρωση

του Α όσο και η συγκέντρωση του Β δεν καταλήγουν σε μία μόνιμη (στατική

κατάσταση) αλλά ταλαντώνονται περιοδικά στο χρόνο. Η περιοδική μεταβολή

των συγκεντρώσεων, για τις συγκεκριμένες τιμές των παραμέτρων, έχει περίοδο

περίπου 26 s.

9.2 Η αντίδραση Belousov - Zhabotinski

Η αντίδραση Belousov-Zhabotinski είναι μία από τις πιο γνωστές ταλαντο-

ύμενες αντιδράσεις. Η αντίδραση αυτή αφορά την οξείδωση μαλονικού οξέος

(CH2(COOH)2) από βρωμικά ανιόντα (BrO−3 ) σε όξινο διάλυμα, παρουσία με-

ταλλικών κατιόντων. ΄Ενα από τα κινητικά μοντέλα που περιγράφουν την α-

ντίδραση αυτή προτάθηκε από τους R.J. Field και R.M. Noyes το 1974 και

είναι γνωστό ως μοντέλο Oregonator επειδή αναπτύχθηκε στο Πανεπιστήμιο

του Oregon.
Το μοντέλο βασίζεται στο παρακάτω κινητικό σενάριο,

A + Y
k1

GGGGGGAX

X + Y
k2

GGGGGGAP

B + X
k3

GGGGGGA2X + Z

2X
k4

GGGGGGAQ

Z
k5

GGGGGGAfY

(9.9)

Οι ρυθμοί των παραπάνω αντιδράσεων, οι οποίες θεωρούνται στοιχειώδεις,

είναι,

r1 = k1cAcY

r2 = k2cXcY

r3 = k3cBcX

r4 = k4c
2
X

r5 = k5cZ

(9.10)
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9.3. Η αντίδραση Edelstein

Σύμφωνα με το μοντέλο αυτό, οι συγκεντρώσεις των cA και cB θεωρούνται

σταθερές. Οι κινητικές εξισώσεις για τα ενδιάμεσα είναι,

dcX

dt
= r1 − r2 − r3 + 2r3 − 2r4

dcY

dt
= −r1 − r2 + fr5

dcZ

dt
= r3 − r5

(9.11)

ή, αναλυτικότερα,

dcX

dt
= k1cAcY − k2cXcY + k3cBcX − 2k4c

2
X

dcY

dt
= −k1cAcY − k2cXcY + fk5cZ

dcZ

dt
= k3cBcX − k5cZ

(9.12)

Η χρονική εξέλιξη των συγκεντρώσεων του μοντέλου Oregonator παρου-

σιάζεται στο Σχ. 9.2 για, k1 = 1.34 L/mol s, k2 = 1.6 × 109 L/mol s,
k3 = 8 × 103 L/mol s, k4 = 4 × 107 L/mol s, k5 = 1 s−1

, f = 1, και

cA = cB = 0.06 mol/L. Παρατηρούμε ότι οι συγκεντρώσεις δεν καταλήγουν σε

μία στατική κατάσταση αλλά ταλαντώνονται περιοδικά στο χρόνο. Οι περίοδος

των ταλαντώσεων, για τις συγκεκριμένες τιμές των παραμέτρων, είναι περίπου

50 s.

9.3 Η αντίδραση Edelstein

Σε αρκετές περιπτώσεις χημικών και βιοχημικών αντιδράσεων, οι συγκεντρώσεις

καταλήγουν σε μόνιμη κατάσταση κατά το πέρας της αντίδρασης, αλλά οι τιμές

των συγκεντρώσεων αυτών εξαρτώνται από τις αρχικές τιμές τους. Ειδικότερα,

διατηρώντας αμετάβλητες όλες τις σταθερές της αντίδρασης, δύο ή περισσότερες

μόνιμες καταστάσεις μπορούν να συνυπάρχουν. Το φαίνομενο αυτό ονομάζεται

διπλή ευστάθεια και προβλέπεται από την ενζυμική αντίδραση που πρότεινε ο

B.B. Edelstein το 1970.
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Σχήμα 9.2: Χρονική εξέλιξη των συγκεντρώσεων για το Oregonator.
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9.3. Η αντίδραση Edelstein

Σύμφωνα με το σενάριο αυτό, η ενζυμική αντίδραση είναι της μορφής,

A + S
k1

GGGGGBFGGGGG

k−1

2S

S + E
k2

GGGGGBFGGGGG

k−2

ES

ES
k3

GGGGGBFGGGGG

k−3

E + P

(9.13)

Η πρώτη αντίδραση παριστά την αυτοκαταλυτική παραγωγή του είδους S. Το

είδος S είναι το υπόστρωμα του ενζύμου Ε, με το οποίο αντιδρά για να δώσει το

σύμπλοκο ES, σύμφωνα με τη δεύτερη αντίδραση. Το σύμπλοκο δίνει εκ νέου

το ένζυμο και το προϊόν Ρ κατά την τρίτη αντίδραση.

Οι ρυθμοί των αντιδράσεων είναι,

r1 = k1cAcS − k−1c
2
S

r2 = k2cScE − k−2cES

r3 = k3cES − k−3cEcP

(9.14)

Κάθε χρονική στιγμή το άθροισμα των συγκεντρώσεων του συμπλόκου και του

ενζύμου θα είναι ίσο με την αρχική συγκέντρωση του ενζύμου,

c0
E = cE(t) + cES(t) (9.15)

Σύμφωνα με τα παραπάνω, οι κινητικές σχέσεις για την αντίδραση Edelstein
είναι,

dcS
dt

= −k1cAcS + 2k−1c
2
S − k2cScE + k−2cES

dcE

dt
= −k2cScE − k−3cEcP + (k−2 + k3)cES

(9.16)

Για λόγους απλότητας ας θέσουμε k1 = k2 = k−2 = k3 = k−3 = 1 και

k−1 = 0.5. Στο Σχ. 9.3 (πάνω) παρουσιάζεται η χρονική εξέλιξη της συ-

γκέντρωσης του υποστρώματος για δεδομένη συγκέντρωση του Α, cA = 8.45,
δεδομένη αρχική συγκέντρωση του υποστρώματος c0

S = 2 και δύο διαφορετικές

αρχικές συγκεντρώσεις του ενζύμου. Παρατηρούμε ότι στην μία περίπτωση,

η συγκέντρωση του υποστρώματος τείνει σε μία χαμηλή τιμή και στην άλλη

περίπτωση σε μία υψηλή τιμή. Το γεγονός αυτό υποδηλώνει ότι στο σύστημα

αυτό εμφανίζεται διπλή ευστάθεια.
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Κεφάλαιο 9. Εξωτικές αντιδράσεις
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Σχήμα 9.3: Χρονική εξέλιξη της συγκέντρωσης του υποστρώματος για cA =
8.46, c0

S = 2 και δύο διαφορετικές αρχικές συγκεντρώσεις του ενζύμου (πάνω).

Συγκέντρωση του υποστρώματος μετά το πέρας της αντίδρασης σε συνάρτηση

με τη συγκέντρωση του Α (κάτω).

115



9.3. Η αντίδραση Edelstein

Η διπλή ευστάθεια γίνεται φανερή στο Σχ. 9.3 (κάτω) όπου παρουσιάζονται

οι τιμές του cS ως προς την συγκέντρωση του Α, μετά το πέρας της αντίδρασης.

Παρατηρούμε ότι στο πεδίο τιμών το cA από 8.369 έως 8.554, το σύστημα

παρουσιάζει διπλή ευστάθεια, δηλαδή η συγκέντρωση του S μπορεί να πάρει είτε

την υψηλότερη είτε την χαμηλότερη τιμή. Σε ποια συγκέντρωση θα καταλήξει

το υπόστρωμα εξαρτάται αποκλειστικά από τις αρχικές συγκεντρώσεις των E
και S. Να σημειωθεί ότι η ενδιάμεση κατάσταση είναι ασταθής και δεν μπορεί

να παρατηρηθεί πειραματικά. Αυτό σημαίνει ότι αν γίνονταν ένα πείραμα και

προσδιορίζονταν η συγκέντρωση cS αυξάνοντας την τιμής της cA, το σύστημα θα

βρίσκονταν στον κάτω κλάδο ως την στιγμή που η συγκέντρωση του Α λάμβανε

την τιμή 8.554. Τότε το σύστημα θα μετέβαινε απότομα στον άνω κλάδο κατά

τη φορά του βέλους. Αν τώρα αντιστρέφονταν η φορά μεταβολής της cA, το

σύστημα θα βρίσκονταν στον άνω κλάδο, ως τη στιγμή που η συγκέντρωση

του Α λάμβανε την τιμή 8.369. Τότε, το σύστημα θα μετέβαινε απότομα στον

κάτω κλάδο κατά τη φορά του βέλους. Δηλαδή το σύστημα θα παρουσίαζε

υστέρηση.
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Παράρτημα αʹ

Μηχανισμός Michaelis-Menten

αʹ.1 Ανάλυση της κινητικής

Οι κινητικές εξισώσεις που περιγράφουν πλήρως τον μηχανισμό Michaelis-
Menten είναι,

dcS

dt
= −k1cS(c0

E − cES) + k−1cES (αʹ.1)

dcES

dt
= k1cS(c0

E − cES)− (k−1 + k)cES (αʹ.2)

Οι εξισώσεις μπορούν να γραφούν σε αδιάστατη μορφή αν θέσουμε,

a =
ka

kd + k
cA (αʹ.3)

τ = (kd + k)tτ = ka
AΓmax

V
t (αʹ.4)
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Παράρτημα βʹ

Μονομοριακές ετερογενείς

αντιδράσεις

βʹ.1 Το κινητικό σενάριο

Στην περίπτωση μονομοριακών ετερογενών αντιδράσεων, μπορεί να θεωρηθεί

το παρακάτω κινητικό σενάριο,

A + S
ka

GGGGGBFGGGGG

kd

AS (βʹ.1)

AS
k

GGGGGAX + S (βʹ.2)

όπου S το στερεό, AS το προσροφημένο χημικό είδος Α, Α το ελεύθερο αντι-

δρών και Χ το ελεύθερο προϊόν. Οι ρυθμοί των δύο αντιδράσεων είναι,

r1 = kacAΓS − kdΓAS (βʹ.3)

r2 = kΓAS (βʹ.4)

όπου, cA η συγκέντρωση του αντιδρώντος (σε mol/cm3
), ΓS και ΓAS η επιφα-

νειακές συγκεντρώσεις των ελεύθερων θέσεων προσρόφησης στο μέταλλο και

οι κατειλημμένες, αντίστοιχα (σε mol/cm2
), ka η σταθερά ταχύτητας της προσ-

ρόφησης (σε mol−1cm3s−1
), kd η σταθερά ταχύτητας της εκρόφησης (σε s−1

)

και k η σταθερά ταχύτητας της αντίδρασης (σε s−1
). Οι ρυθμοί εκφράζονται

σε mol/cm2s. ΄Εστω ότι η αντίδραση γίνεται σε δοχείο όγκου V (cm3
) και το

εμβαδόν του στερεού είναι A (cm2
).

Οι μεταβολές των συγκεντρώσεων των ειδών που εμπλέκονται στην συνο-
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βʹ.2. Προσέγγιση στατικής κατάστασης

λική αντίδραση θα δίνονται από τις σχέσεις,

V

A

dcA

dt
= −r1 (βʹ.5)

dΓS

dt
= −r1 + r2 (βʹ.6)

dΓAS

dt
= r1 − r2 (βʹ.7)

V

A

dcX

dt
= r2 (βʹ.8)

Κάθε χρονική, το άθροισμα των συγκεντρώσεων των κατειλημμένων και

ελεύθερων θέσεων θα είναι ίσο με τη συγκέντρωση των αρχικά διαθέσιμων

θέσεων (ή με άλλα λόγια την επιφανειακή συγκέντρωση σε πλήρη κάλυψη),

δηλαδή,

Γmax = ΓS(t) + ΓAS(t) (βʹ.9)

συνεπώς, η Εξ. (βʹ.6) μπορεί να αγνοηθεί. Επίσης, κάθε χρονική στιγμή θα

ισχύει,

cA +
A

V
ΓAS + cX = c0

A (βʹ.10)

όπου c0
A η αρχική συγκέντρωση του Α. Συνεπώς η Εξ. (βʹ.8) μπορεί να αγνοηθεί.

Αν ορίσουμε ως κλάσμα κάλυψης το λόγο θ = ΓAS/Γmax τότε οι ρυθμοί θα

είναι,

r1 = kaΓmaxcA(1− θ)− kdΓmaxθ (βʹ.11)

r2 = kΓmaxθ (βʹ.12)

βʹ.2 Προσέγγιση στατικής κατάστασης

Η πρώτη κλασσική προσέγγιση του προβλήματος είναι αυτή της στατικής κα-

τάστασης. Σύμφωνα με την προσέγγιση αυτή, το ενδιάμεσο ΓAS έχει αμελητέα

συγκέντρωση και ο ρυθμός παραγωγής του είναι ίσος με τον ρυθμό αντίδρα-

σης του. Ο ρυθμός παραγωγής του ΓAS δίνεται από την Εξ. (βʹ.7), συνεπώς,

r1 = r2. Προφανώς ο ρυθμός της συνολικής αντίδρασης θα είναι r = r1 = r2.

Υπό συνθήκες στατικής κατάστασης έχουμε για το κλάσμα κάλυψης,

θ =
cA

cA + kd+k
ka

(βʹ.13)

΄Αρα, ο ρυθμός της αντίδρασης θα είναι,

r = k
cA

cA + kd+k
ka

(βʹ.14)
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Παράρτημα βʹ. Μονομοριακές ετερογενείς αντιδράσεις

δηλαδή,

− V

A

dcA

dt
=
V

A

dcX

dt
= k

cA

cA + kd+k
ka

(βʹ.15)

Αν ο ρυθμός αντίδρασης του ενδιαμέσου προς τελικό προϊόν είναι πολύ

μικρότερος από το ρυθμό αντίδρασης του προς το αντιδρών, δηλαδή αν kd � k
τότε ο ρυθμός της αντίδρασης είναι,

r = k
KcA

KcA + 1
(βʹ.16)

δηλαδή,

− V

A

dcA

dt
=
V

A

dcX

dt
= k

KcA

KcA + 1
(βʹ.17)

όπου K = ka/kd η σταθερά ισορροπίας της αντίδρασης του πρώτου σταδίου.

βʹ.3 Προσέγγιση της οιονεί ισορροπίας

Σύμφωνα με την κλασσική προσέγγιση οιονεί ισορροπίας, κάθε χρονική στιγμή,

η συγκέντρωση του ενδιαμέσου είναι ως να ήταν σε ισορροπία με τα χημικά

είδη που το παράγουν. Δηλαδή, ως η αντίδραση μετατροπής του αντιδρώντος

προς το ενδιάμεσο (και αντίστροφα) να είναι σε ισορροπία. Η προσέγγιση αυτή

εκφράζεται θέτοντας r1 = 0, συνεπώς για το κλάσμα κάλυψης ισχύει,

θ =
KcA

KcA + 1
(βʹ.18)

και ο ρυθμός της αντίδρασης,

r = k
KcA

KcA + 1
(βʹ.19)

Είναι προφανές ότι η προσέγγιση της οιονεί ισορροπίας ταυτίζεται με αυτή της

στατικής κατάστασης για kd � k. Ο ρυθμός θα δίνεται από την Εξ. (βʹ.17) και

το δεύτερο στάδιο είναι αυτό που καθορίζει το ρυθμό της αντίδρασης.

βʹ.4 Δυναμική προσέγγιση

Το παρακάτω σύστημα διαφορικών εξισώσεων, περιγράφει πλήρως τη δυναμική

της συνολικής αντίδρασης,

V

A

dcA

dt
= −kacA(Γmax − ΓAS) + kdΓAS (βʹ.20)

dΓAS

dt
= kacA(Γmax − ΓAS)− kdΓAS − kΓAS (βʹ.21)
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βʹ.4. Δυναμική προσέγγιση

Οι εξισώσεις, με το κλάσμα κάλυψης ως δυναμική μεταβλητή, γράφονται,

V

AΓmax

dcA

dt
= −kacA(1− θ) + kdθ (βʹ.22)

dθ

dt
= kacA(1− θ)− (kd + k)θ (βʹ.23)

Οι εξισώσεις μπορούν να γραφούν σε αδιάστατη μορφή αν θέσουμε,

a =
ka

kd + k
cA (βʹ.24)

τ = ka
AΓmax

V
t (βʹ.25)

οπότε έχουμε,

da

dτ
= −a+ (a+ c)θ (βʹ.26)

ε
dθ

dτ
= a− (a+ 1)θ (βʹ.27)

όπου,

c =
kd

kd + k
(βʹ.28)

ε =
A

V

Γmaxka

kd + k
(βʹ.29)

Η παράμετρος Γmax έχει τιμές της τάξης των 10−8 mol/cm2
, και ο λόγος

A/V � 1, συνεπώς η παράμετρος ε είναι μικρή. Η αδιάστατη συγκέντρωση

του προϊόντος κάθε χρονική στιγμή θα είναι,

x(τ) = a0 − a(τ)− εθ(τ) (βʹ.30)

Οι εξέλιξη της δυναμικής για διάφορες τιμές του ε παρουσιάζεται στο Σχ. βʹ.1.

Για ε = 1 παρατηρούμε μία γρήγορη μεταβολή σε αρχικούς χρόνους και μία

αργή σε μεγαλύτερους χρόνους. Η γρήγορη μεταβολή είναι τόσο μεγάλη για

ε = 0.1 και 0.01, που δεν παρατηρείται στα σχήματα αυτά.

Για πολύ μικρές τιμές της ε θεωρούμε ότι η Εξ. (βʹ.27) είναι σε οιονεί στατική

κατάσταση, dθ/dτ = 0 συνεπώς, το κλάσμα κάλυψης κάθε χρονική στιγμή θα

δίνεται από τη σχέση,

θ(τ) =
a(τ)

a(τ) + 1
(βʹ.31)
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Παράρτημα βʹ. Μονομοριακές ετερογενείς αντιδράσεις
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Σχήμα βʹ.1: Εξέλιξη των συγκεντρώσεων για ε = 1, 0.1 και 0.01 και c = 0.8.
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βʹ.4. Δυναμική προσέγγιση

	0

	0.2

	0.4

	0.6

	0.8

	1

	0 	5 	10 	15 	20 	25

co
nc
en

tra
tio

n

τ

a
θ
x

Σχήμα βʹ.2: Εξέλιξη των συγκεντρώσεων υπό την παραδοχή στατικής κατάστα-

σης και c = 0.8.

Μετά από αντικατάσταση της Εξ. (βʹ.31) στην Εξ. (βʹ.26), έχουμε την μία και

μοναδική εξίσωση που καθορίζει τη δυναμική της συνολικής αντίδρασης,

da

dτ
=
a(c− 1)

a+ 1
(βʹ.32)

Της οποίας η αναλυτική λύση είναι,

ln
a(τ)

a0
+ (a(τ)− a0) = (c− 1)τ (βʹ.33)

Για γνωστό a(τ) προσδιορίζουμε την θ(τ) από την Εξ. (βʹ.31) και την x(τ) από

την Εξ. (βʹ.30) (θέτοντας, φυσικά ε = 0). Στο Σχ. βʹ.2 παρουσιάζει η δυναμική

υπό την παραδοχή της στατικής κατάστασης. Παρατηρούμε ότι η δυναμική

ταυτίζεται με αυτή της περίπτωσης ε = 0.01.
Επιστρέφοντας στις αρχικές μεταβλητές, η Εξ. (βʹ.32) γράφεται,

r = −V
A

dcA

dt
= k

cA

cA + kd+k
ka

(βʹ.34)

που είναι η ίδια με αυτή της προσέγγισης στατικής κατάστασης. Για kd � k η

σχέση ταυτίζεται με αυτή της προσέγγισης οιονεί ισορροπίας.
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