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Химическая кинетика - раздел химии, изучающий скорость химических реакций и механизм их протекания.
Знание законов химической кинетики позволяет управлять и контролировать биохимические реакции. Жизнедеятельность любой клетки обеспечивается комплексом биохимических реакций, которые в ней протекают, и нарушение кинетики этих реакций приводит к патологическим изменениям в клетках органов и тканей. На этом принципе рассматривается фармакокинетика – раздел кинетики, который изучает действие лекарств на организм.
Классификация химических реакций:
1. По наличию поверхности раздела химические реакции классифицируются на:
- Гомогенные (ее нет).
- Гетерогенные (она есть)
- Микрогетерогенные (когда реагирующие вещества находятся в коллоидно-дисперсном состоянии).
Гомогенные реакции характеризуются отсутствием поверхности раздела между реагентами, поэтому их взаимодействие протекает по всему объему системы. При гомогенных реакциях реагирующие вещества находятся в одной фазе: 
Пример:
а) реакция между газообразными веществами
      2NO + O2→2NO2
б) реакции в растворах
H2SO4 + 2KOH → K2SO4 + 2H2O
Гетерогенные реакции – характеризуются наличием поверхности раздела между реагентами, где и протекает их взаимодействие. При гетерогенных реакциях реагирующие вещества находятся в разных фазах.
Пример:
CaO(тв) + CO2(г) → CaCO3(тв)
Fe(тв) + 2HCl(ж) → FeCl2 + H2↑(г)- реакция идет только на поверхности металла
Микрогетерогенные реакции – это ферментативные реакции (Ɛ –это белки, а белки это ВМС), когда реагирующие вещества находятся в коллоидно-дисперсном состоянии и размеры реагирующих частичек ферментов близки к размерам мицеллы (1-100 нм) коллоидных растворов.
2. Классификация химических реакций по обратимости.
Химические реакции бывают обратимыми и необратимыми.
Необратимыми называются реакции, которые протекают только в одном направлении до полного израсходования одного из реагирующих веществ.
Пример: реакция ионного обмена (не изменяется степень окисления)
Na2SO4 + BaCl2 → BaSO4↓ + 2NaCl
Пример:  2Ca + O2 → 2CaO
2KMnO4  → K2MnO4 +  MnO2 + O2↑
Обратимыми называются процессы, в которых одновременно протекают две взаимно противоположные реакции – прямая и обратимая.
Пример обратимой реакции:
a) Реакция гидролизации;
b) Реакция диссоциации;
c) ОВР;
d) Реакция этерификации.
Образование и разложение HI или сложного эфира:
H2 + I2 ↔ 2HI
CH3COOH + C2H5OH ↔ CH3COOC2H5 +H2O
В таких химических системах при определенных условиях одновременно протекают как прямая, так и обратная реакция. При этом в результате каждой реакции образуются исходные вещества, необходимые для осуществления противоположной реакции, при этом уменьшение скорости одной реакции сопровождается увеличением скорости обратной реакции, до тех пор, пока скорости обеих реакций не станут равными. Следовательно, в этих случаях в системе без каких-либо внешних воздействий происходят взаимообратимые химические превращения, которые приводят систему в устойчивое равновесное состояние, характеризующееся равенством скорости прямой и обратной реакции (V=V).
Состояние обратимого процесса, при котором скорости прямой и обратной реакции равны, называется – химическим равновесием. В состоянии химического равновесия наблюдается не только равенство V (скорости) взаимнопротивоположных реакций, но и постоянство равновесных концентраций исходных и конечных веществ.
Особенности химического равновесия:
1. Прямая и обратная реакции не прекращаются, а протекают с равными скоростями (это динамический характер химического равновесия).
2. При неизмененных внешних условиях состав равновесной системы не меняется (равновесные концентрации постоянны - это постоянство состояния химического равновесия во времени).
3. При изменении внешних условий происходит смещение химического равновесия, то есть установление новых равновесных концентраций всех реагирующих веществ (это подвижность равновесия).
4. Возможность подхода к состоянию равновесия с двух сторон, как со стороны исходных веществ, так и со стороны продуктов реакции.
В равновесной химической системе фактически нет ни реагентов, ни продуктов, так как все вещества и процессы их взаимодействия участвуют в создании равновесия. Учитывая, что в основе химического равновесия лежит равенство скоростей прямой и обратной реакции, для количественной характеристики состояния химического равновесия в системе вводится безразмерный параметр – константа химического равновесия, которая равна отношению константы скорости прямой реакции к константе скорости обратной реакции: R1
→

←
R2
=
Kравн


R – константа скорости – это скорость химической реакции, при условии, что концентрации реагирующих веществ равны 1 моль/л.
Концентрации твердых веществ в гетерогенных системах, не входят в выражение Kхим равн, так как они учитываются величинами константы скорости гетерогенной реакции:R1

C(тв) + O2(г)            CO2(г)R2

V = k [CO2]
V = k [O2][CO2]
k

K =       =               (тв. в-во – не входит в Кравн)[O2]
k

(т.к. V прямой реакции учитывает концентрации исходных веществ, и наоборот V обратной реакции учитывает концентрацию конечных веществ).
Значение Kравн определяет положение равновесия, т.е. относительное содержание исходных веществ и конечных продуктов в системе, находящейся в равновесном состоянии.
Если Kравн  > 1, то в системе выше содержание конечных продуктов, т.е. положение равновесия смещено вправо (→).
Если Kравн  < 1, то в системе выше содержание исходных веществ, т.е. положение равновесия смещено влево (←).
Kравн зависит от:
а) природы реагирующих веществ;
б) температуры;
Kравн не зависит от:
а) катализатора, так как он увеличивает скорость прямой и обратной реакции, уменьшая время, необходимое для установления равновесия в системе;
б) от концентрации реагирующих веществ;
в) от давления (p);
так как эти два фактора не влияют на константы скоростей химических реакций.

Смещение химического равновесия.
Влияние изменения условий на химическое равновесие определяется принципом Ле-Шателье:
Если на систему, находящуюся в состоянии химического равновесия, оказывать воздействие путем изменения концентрации реагентов (исходных и конечных веществ) давления или температуры, то равновесие всегда смещается в направлении той реакции, протекание которой ослабляет это воздействие.
а) Влияние концентрации реагентов. ↑ концентрации исходных веществ смещает равновесие в сторону образования конечных продуктов и наоборот.
б) Влияние давления (р). Давление в системе изменяет концентрацию только газообразных веществ, что вызывает смещение равновесия.
↑давления в системе смещает химическое равновесие в направление реакции, идущей с образованием меньшего числа молей газообразных веществ, т.е. в сторону уменьшения объема, а ↓ давления вызывает сдвиг равновесия в противоположную сторону. 
в) Влияние температуры. ↑ температуры вызывает смещение равновесия в сторону эндотермической реакции (ΔH > 0), а понижение температуры в сторону экзотермической (ΔH < 0). Изменение температуры всегда изменяет константы скоростей прямой и обратной реакции.
Термодинамическим условием равновесия является ΔG = O т.е. из у-я Гиббса ΔG = ΔH - TΔS при равновесии ΔH = TΔS т.е.  энтальпийный и энтропийный факторы равны.
Чтобы в такой системе компенсировать увеличение температуры, следует увеличить этальпийный фактор. Это возможно, когда теплота поглощается т.е. ΔH > 0. Система должна быть эндотермической. И наоборот, уменьшение температуры система компенсирует увеличением теплоты, т.е. экзотермической реакцией. 
Пример: в системе 2CO + O2 ↔ 2CO2
                                 ΔH < 0  
Со снижением температуры, равновесие смещается вправо, в сторону экзотермической реакции, а с повышением температуры – влево, в сторону эндотермической реакции.
Нарушение равновесия при изменении условий таких процессов, как кипение, кристаллизация, растворение, происходит в соответствии с принципом Ле-Шателье.
Пример: Связывание Hb с O2 с образованием HbO2 происходит по уравнению


Hb + O2          HbO2                        V1 = k1 [HbO2]k2
k1

                                                        V2 = k2 [Hb] [O2][HbO2]

Kравн =              = 1300[Hb] [O2]

Увеличение концентрации O2 приводит к связыванию O2 с Hb и смещению равновесия вправо – в сторону образования HbO2.
Наоборот, если СО связывается с Hb, образуя устойчивый комплекс, концентрация Hb при этом уменьшается и равновесие смещается влево – в сторону разрушения HbO2.
Равновесие смещается вправо, если какой-то из продуктов выводится из сферы реакции, т.е. его концентрация уменьшается. Это происходит в случае образования газа, осадка или малодиссоциирующего вещества.
Пример: 
В 12 п.кишке происходит реакция, снижающая кислотность содержимого желудка:
NaHCO3 + HCl → NaCl + H2O + CO2
Умение использовать принцип Ле-Шателье дает возможность прогнозировать многие изменения в организме, вызванные внешними воздействиями 
Катализатор не вызывает смещения химического равновесия, а только ускоряет его поступление.
Для всех биологических жидкостей организма характерен определенный состав, который нельзя менять самопроизвольно.
Аналогично принципу Ле-Шателье в природе существует принцип адаптивных перестроек. Поэтому любая живая система при воздействии на нее перестраивается так, чтобы уменьшить это воздействие. Соблюдение этого принципа позволяет живым системам поддерживать гомеостаз.
Основу гомеостаза составляет стационарное состояние системы, причем далеко от равновесия, из-за чего живые системы способны к эволюции.
Многие обратимые биохимические процессы протекают при участии биокатализаторов – ферментов (Ɛ).
Ɛ – ускоряют протекание реакций, редко сокращая время установления равновесия, что важно для организма.
Гетерогенное равновесие.
Константа растворимости.
Условия образования и растворения осадка.
Гетерогенные реакции состоят из нескольких фаз, разделенных границами раздела.

Пример: газ – жидкость; твердое тело жидкость.
При растворении малорастворимых (условно- и нерастворимых) солей между насыщенным раствором этой соли (жидкая фаза) в воде (ад) и оставшейся нерастворенной фазой (твердая фаза) протекают следующие 2 процесса:
                                 _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ионы
ионы
насыщенный р-р соли (жид. фаза)

растворение
граница раздела

           _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ нерастворимая соль (осадок)

осаждение[image: ]
ионы
ионы

твердая фаза

1) Растворение – переход части ионов из твердой кристаллической решетки в жидкую фазу под действием полярных молекул воды.
2) Осаждение – возврат (переход) ионов из раствора в состав твердой кристаллической решетки под влиянием ее электростатического поля.
С течением времени скорости растворения и осаждения выравниваются и устанавливается динамическое равновесие между кристаллическим осадком малорастворимой соли и ее ионами в водном растворе.Vрастворения

↓кристалл           ионы в растворе↑Vосаждения


Vрастворения = Vосаждения
Таким образом математически выразим гетерогенное равновесие:
AnBm               nAm+(ад) + nBn-(ад)(кристалл)

упрощенно: AnBm                nAm+ + mBn-
Выразим константу равновесия для этого гетерогенного процесса.
Константа равновесия имеет вид:
[Am+(ад)]n * [Bn-(ад)]m

K = [AnBm(кристалл)]

Концентрация твердого вещества постоянна и учитывается в константе поэтому:
K = [Am+(ад)]n * [Bn-(ад)]m
Константа растворимости (Ks) или константа произведения растворимости (Km) – постоянная величина, равная произведению концентрации ионов электролита в его насыщенном растворе:
Ks = [Am+]n * [Bn-]m
Ks зависит от природы электролита и внешних условий (t и др.), но не зависит от массы осадка. Чем меньше величина Ks, тем менее растворимо вещество.
Пример: в насыщенном растворе концентрация BaSO4 равна 1,0*10-5 моль/л.
BaSO4(тв) = Ba2+(ад) + SO42-(ад);
тогда [Ba2+] = [SO42-] = 1,0*10-5 моль/л
Ks (BaSO4) = [1,0*10-5]2 = 1,0*10-5 моль/л
Условия образования и растворения осадка.
Как и любое химическое равновесие, гетерогенное равновесие динамично и его смещение происходит соответствие с принципом Ле-Шателье.
(AnBm(кристалл))          nAm+ + mBn-
При смещении равновесия вправо – осадок растворяется, а при смещении влево – образуется осадок.
Образование осадка (условия):
[A]m+ * [B]n- > Ks (AnBm)
Малорастворимый электролит выпадает в осадок из перенасыщенного раствора, если произведение концентраций его ионов (ПИ) больше Ks. Этот процесс будет протекать до тех пор, пока произведение концентраций ионов (ПИ) не станет меньше Ks. Если же в растворе произведение концентраций будет меньше Ks, то осадок не образуется.
Растворение осадка (условие):
[A]m+ * [B]n- > Ks (AnBm)
Осадок малорастворимого соединения будет растворяться в том случае, ели раствор над ним станет ненасыщенным, т.е. когда произведение концентрации ионов (ПИ) будет меньше его Ks.
Уменьшить концентрацию свободных ионов можно:
1) либо разбавление раствора;
2) либо удалением одного из ионов:
а) связывание его в более прочное соединение (например – в воду)
Fe(OH)3 + 3HCl → FeCl3 +3H2O
б) удаление одного из ионов в виде газа
CaCO3 + 2HCl → CaCl2 + H2O + CO2
в) в результате ОВР
CuS + 4HNO3 = Cu(NO3)2 + 2NO + SO2 + 2H2O


Полнота осаждения или эффект общего иона.
Для достижения полноты осаждения малорастворимого сильного электролита из его насыщенного раствора следует увеличить концентрацию какого-либо из ионов, входящих в состав этого электролита.
Пример: в насыщенном растворе AgCl устанавливается равновесие
AgCl(тв)           Ag+(вода) + Cl-(вода)
По принципу Ле-Шателье, равновесие смещается в сторону осаждения AgCl при увеличении концентрации ионов Cl- или Ag+ (при добавлении раствора NaCl или AgNo3). На этом принципе основан метод высасывания (удаление соли из раствора), который используется в лабораториях и производстве.
Пример: мыло C17H35CooNa – выделяют из его насыщенного раствора добавлением концентрированного раствора NaCl. Увеличение концентрации иона Na+ способствует сдвигу равновесия и удалению соли из раствора.
Порядок осаждения: если к раствору, содержащему смесь однотипных ионов (Cl-, Br-, I-) добавить ион (осадить), который образует слабый электролит (Ag+), то первым в осадок выпадет (осаждается) электролит с меньшим значением Ks (константы растворимости).
	Ks0
	1,8*10-10
	5,3*10-13
	8,3*10-17

	
	AgCl
	AgBr
	AgI


Первой выпадает в осадок соль AgI, далее AgBr, следом AgCl. В плазме крови присутствуют ионы Ca2+, Mg2+, которые конкурируют за связывание с фосфатами. Побеждают ионы кальция, которые имеют меньшее значение Ks.
	Ks
	2,0*10-29
	1,0*10-13

	
	Ca3(PO4)2
	Mg3(PO4)2


Поэтому именно кальциевые соли составляют основу костной ткани.
Конкурирующее осаждение.
При попадании в организм соли d-металлов прочно связываются с HS-группами ферментов, что приводит к потере их активности. В качестве противоядия используют растворимые сульфиды (щелочное сероводородное питье), которые образуют с катионами d-металлов нерастворимые соединения и снижают их концентрацию в крови.
Пример:
белок-SH + Ag+         белок-Sag + H+
Hg2+ + S2- = HgS↓
Реакции лежащие в основе образования неорганического вещества 
костной ткани гидроксифосфата Ca2+.
Явления изоморфизма.
В организме человека гетерогенные процессы связаны с процессами образования (минерализации) и растворения (деминерализации) костной ткани, основным компонентом которой является гидроксиапатит. Он образуется в результате процесса:
6Ca2+ + 3HPO42- + HOH           Ca3(OH)(PO4)3 +4H+
При увеличении концентрации свободных ионов Ca2+ и гидрофосфат ионов (HPO4) в плазме происходит отложение Ca3(OH)(PO4)3 в костной ткани. А при снижении их концентраций происходит растворение костей (наблюдается при рахите у детей, у беременных при формировании скелета плода).
При повышении кислотности среды (в ротовой полости под действием анаэробов, нарушении регуляторной функции почек) Ca3(OH)(PO4)3 растворяется.
Вместе с гидроксиапатитом в костной ткани могут осаждаться фторидионы, которые замещают гидроксид-ионы в [Ca3(OH)(PO4)3]-4. В результате образуется более не растворимый фторапатит Ca3F-(PO4)3, придающий еще большую прочность костной ткани.
Явления изоморфизма.
Ионы Ca2+ в [Ca3(OH)(PO4)3]-4 могут замещаться на ионы, близкие по свойствам и равным зарядом – это явление изоморфизма.
Пример:
- замещение Ca2+ на ионы Be2+ - бериллия (бериллиоз), которые вызывают размягчение кости;
- замещение Ca2+ на ионы стронция Sr2+ (стронциевый рахит), вызывая их ломкость. Замена на радиоактивный стронций-90 приводит к облучению костного мозга и нарушению кроветворения.
Осложнение нерастворимых солей (Ca2+) кальция возможно и в других тканях:
а) стенке кровеносных сосудов (кальциноз);
б) в почках (камни) в виде фосфатов, оксалатов, уратов кальция.
Основным принципом лечения мочекаменной болезни является извлечение из камней (конкрементов) кальция с переводом его в растворимые комплексные соединения.
Классификация реакций.
По механизму протекания все химические реакции делятся на:
1) простые
2) сложные:
- параллельные;
- сопряженные;
- цепные;
- последовательные;
- фотохимические.
Простые реакции – это реакции, протекающие в одну стадию.
Пример: H2 + I2 → 2HI
Сложные реакции – это реакции, протекающие в две или более стадий.
Различают:
1) Параллельные реакции – это реакции, в результате которых из одного или нескольких веществ в зависимости от условий образуются различные продукты.
Пример: при термическом разложении хлората калия одновременно идут два превращения:
                  KCl + O2
KClO3  
                  KClO4 + KCl
В организме параллельно с биологическим окислением глюкозы может происходить ее молочнокислое или спиртовое брожение.
2) Последовательные реакции (консекутивные реакции) – это реакции, протекающие в несколько последовательных стадий.
Продукты, образовавшиеся в первой стадии, являются исходными веществами для второй.
Примером последовательных реакций в организме могут быть биологическое окисление глюкозы (гликолиз), гидролиз АТФ и др.
Скорость процесса определяется скоростью самой медленной стадии, которую называют лимитирующей.
3) Сопряженные реакции – это реакции, в которых первая стадия протекает совместно со второй, т.е. индуцируется второй реакцией. Первая реакция не происходит до тех пор, пока в систему не введен индуктор. 
В организме все эндэргонические реакции протекают по механизму сопряженных реакций. Клеточное окисление углеводов и липидов приводит к синтезу АТФ, которая в свою очередь индуцирует другие превращения (синтез белка, нуклеиновых кислот и др.).
Сопряженные реакции – это частный случай параллельных реакций.
4) Цепные реакции – это реакции, происходящие с участием свободных радикалов (молекула или ее часть, имеющая один неспаренный электрон на своей внешней атомной или молекулярной орбитали).
Цепные реакции бывают неразветвленными и разветвленными.
а) В неразветвленных цепных реакциях при взаимодействии свободного радикала с молекулой исходного вещества образуется новый один радикал.
Пример: синтез хлорводорода.
.
hV

Cl2 → Cl + Cl	.
.

Cl + H2 → HCl + H.
.

H + Cl2 → HCl + Cl
H2 + Cl2 → 2HCl
б) В разветвленных цепных реакциях при взаимодействии свободного радикала с молекулой исходного вещества образуется два и более новых радикала.
Примером служит ПОЛ.
Разветвленные цепные реакции играют роль в развитии канцерогенеза, лучевой болезни и др. патологии.
5) Фотохимические реакции – это реакции, которые протекают с использованием энергии в виде электромагнитных колебаний разной частоты.
Это частный случай цепной реакции.
Пример: процесс фотосинтеза в листьях растений под действием солнечной энергии.hV

6СО2 + 6Н2О                 С6Н12О6 + 6О2солнечное излучение


В организме человека в кожных покровах может протекать реакция превращения билирубина (нераст. форма, токсичная) в люмирубин (раст. форма, нетоксичная), под действием синего цвета.
Люмирубин легко выводится из организма. Это используется для лечения патологической желтухи в родильных домах.
Скорость химической реакции.
Любая химическая реакция протекает с определенной скоростью.
Под скоростью химической реакции понимают изменение количества молей веществ, вступивших в химическую реакцию или образовавшихся в результате химической реакции в единице объема V (в гомогенной системе) или на единице поверхности раздела фаз S (в гетерогенной системе) в единицу времени.
Скорость реакции в гомогенных системах выражается формулой:∆n

Ѵгом = V ∆t

∆n – изменение количества молей
V – объем 
∆t – время изменения концентраций
Скорость реакции в гетерогенных системах выражается формулой:
Ѵгетер = ∆t S
∆n

S – площадь раздела фаз
Принято рассматривать скорость химических реакций, как изменение концентрации реагирующих или образовавшихся веществ в единицу времени:(+)    С2 – С1

Ѵхим.р. = (-)    t2 – t1

Для концентраций реагирующих веществ принято правило:
С2 – С1 < 0, т.е. ∆С < 0
С1 – концентрация исходных веществ
С2 – концентрация продуктов реакции
Для концентрации продуктов реакции принято правило:
С2 > С1, ∆С > 0
t1 – время изменения концентраций исходных веществ
t2 – время изменения концентраций продуктов
О скорости реакции можно судить по уменьшению числа молей одного из исходных веществ, так и одного из продуктов реакции. В связи с чем перед дробью выставляется знак ±.
+ - выставляется, если концентрация учитывается по продуктам реакции (т.к. они образуются).
- -    -//-  если концентрация учитывается по исходным веществам (т.к. они расходуются).
Так как в реакции могут принимать участие несколько реагентов и продуктов, следует говорить не о скорости реакции по какому-либо одному компоненту, который находится в недостатке.
В связи с чем выделяют истинную (мгновенную) скорость реакции.
Истинная (мгновенная) скорость химической реакции характеризует скорость в данный момент времени (∆t → 0).∆C (Xi)

Ѵист = ∆t (lim)

lim – минимальное время 
Xi – компонент реакции, находящийся в недостатке
∆C – разность концентрации этого компонента, находящегося в недостатке
∆t – время концентрации Xi в данный момент
На ряду с истинной скоростью для характеристики химического процесса используют среднюю скорость.
Средняя скорость химической реакции по данному компоненту, находящемуся в недостатке – это среднеарифметическая скорость за определенный промежуток времени.∆C (Xi)

Ѵср = tконеч – tнач

Ѵср – величина приближенная
Ѵист – величина точная
Однако Ѵист неудобна для сравнения скоростей различных реакций между собой вследствие ее изменяемости во времени. Поэтому ни Ѵср, ни Ѵист не используются в качестве кинетической характеристики химической реакции.
Поэтому кинетической характеристикой химической реакции является константа скорости реакции.
Константа скорости химической реакции (k) (коэффициент пропорциональности) – постоянная величина, для данной реакции при определенной t, которая характеризует влияние природы реагирующих веществ на скорость их взаимодействия друг с другом.
Константа скорости реакции (k) – это скорость химической реакции при условии, что концентрации реагирующих веществ равны 1 моль/л.
Факторы, влияющие на скорость химической реакции.
Гомогенной:
1. природа реагирующих веществ;
2. концентрация реагирующих веществ;
3. t;
4. наличие катализатора.
Гетерогенные:
1. природа реагирующих веществ;
2. концентрация реагирующих веществ;
3. t;
4. наличие катализатора;
5. площадь соприкосновения (величина поверхности раздела);
6. скорость диффузии реагента в зону реакции.
Существуют также и второстепенные факторы:
1. pH среды;
2. Р (давление);
3. сила тока;
4. форма сосуда;
5. электрический потенциал.
Что имеет значение для живых систем.
1. Влияние природы реагирующих веществ.
Природа реагирующих веществ – это их состав (например, фтор, I2) и вид частиц, которые непосредственно участвуют в реакции: атомы, молекулы, ионы или радикалы.
Реакции между молекулами протекают обычно медленно, а между ионами и радикалами – быстро.
Пример:медл.

H2 + I2           2HIочень быстро

H+ + OH-              HOH очень быстро
.
.

H + Cl             HCl
2. Влияние концентрации реагирующих веществ.
Химическая реакция осуществляется в момент столкновения реагирующих частиц. Увеличение концентрации реагентов соответствует увеличению числа частиц в реакционном объеме, что приводит к более частым их столкновением, следовательно, к увеличению скорости реакции.
Количественная зависимость скорости реакции от концентрации выражается законом действующих масс: скорость простой гомогенной реакции при постоянной температуре пропорциональна произведению концентраций реагирующих веществ, возведенных в степени, численно равные их стехиометрическим коэффициентам.
aA + bB → dD + fF
Ѵ = k [A]a [B]b – это закон действующих масс, где a и b – стехиометрические коэффициенты реагентов.
[A] и [B] – молярные концентрации реагентов.
k – константа скорости реакции, которая зависит от природы реагирующих веществ, от t и катализатора, но не зависит от [концентрации] и поэтому k остается неизменной в течение реакции.
Физиологический смысл k: при [концентрации] реагирующих веществ = 1 ммоль/л k равна скорости химической реакции, т.е. k = Ѵ.
Закон действующих масс справедлив:
1) для газообразных веществ;
2) для разбавленных растворов слабых электролитов.
Для сильных электролитов вместо концентрации ионов входит активность (а) (т.к. молекула может быть одна, а диссоциирует на несколько ионов).
а = [концентрация ионов] * f
f – коэффициент активности
В выражение закона действующих масс не входит твердая фаза, т.к. твердые вещества реагируют своей поверхностью, и их концентрация является величиной постоянной.
Концентрация входит в константу скорости.
В случае гетерогенных реакций в уравнение закона действующих масс входит только вещества, находящихся в газовой фазе или растворе.
Например: aS(тв) + bO2(г) → SO2(г)
Ѵ = k [O2]b
a и b – коэффициенты
Твердое вещество не учитывается, а учитывается концентрация исходных веществ.
Математическое выражение закона действующих масс называют кинетическим уравнением реакции.
Определить k (константу скорости) реакции можно только экспериментальным путем при постоянной t, устанавливая зависимость Ѵ от [концентрации] каждого реагента в отдельности. При этом концентрации всех других реагентов должны быть постоянными, что обеспечивается избытком. По полученным данным составляется кинетическое уравнение:
Ѵ = k [A]na [B]nb
na и nb – порядок реакции по реагентам A и B.
Порядок реакции по реагенту равен показателю степени, в которую надо возвести концентрацию данного реагента в кинетическом уравнении сложной реакции, чтобы вычисленная по этому уравнению скорость была равна скорости, найденной экспериментально.
Таким образом реакции по реагенту для данной реакции является кинетическим параметром.
Порядок реакции не зависит от стехиометрических коэффициентов в уравнении реакции, а определяется ее механизмом.
Если порядок реакции по каждому реагенту совпадает со стехиометрическим коэффициентом в химическом уравнении, то это отмечает, что изучаемая реакция – простая, если нет, то изучаемая реакция – сложная и многостадийная.


Молекулярность и порядок реакции.
Все химические реакции можно классифицировать по молекулярности и по порядку реакции.
Молекулярность реакции определяется числом частиц, принимающих участие в элементарном акте столкновения.
Реакции бывают:
1) мономолекулярными
2) бимолекулярными
3) тримолекулярными
Вероятность столкновения трех частиц одновременно очень мала, четырехмолекулярные реакции неизвестны.
Пример:
мономолекулярная реакция (реакция разложения)
CH3-N=N-CH3 → C2H6 + N2
бимолекулярная реакция
H2 + I2 → 2HI
Общий порядок реакции определяется как сумма показателей степеней концентраций в кинетическом уравнении реакции.
Ѵ = k [A]a [B]b
Порядок реакции находится экспериментальным путем. Он может быть: нулевым, целостным или дробным.
Если одно из реагирующих веществ находится в большом избытке (т.е. его концентрация практически не меняется), то порядок реакции по этому веществу = 0 (нулевой порядок).
Ѵ = k * c0 = k
Пример: инверсия водного раствора сахарозы.
С12Н22О11 + Н2О ↔ С6Н12О6 + С6Н12О6
                               глюкоза      фруктоза
Концентрация Н2О очень высока и в процессе реакции практически изменится [Н2О] = const.
Порядок реакции по воде является нулевым (n=0), а по сахарозе, как установлено экспериментальным путем – первым.
Общий порядок реакции равен
n + m = 0 + 1 = 1 (Ѵ=kc)
Кинетическое уравнение имеет вид:
Ѵ = k [C12H22O11]
Реакциями нулевого порядка в организме служат ферментативные процессы, при которых субстрат находится в избытке, а количество Ɛ ограничено.
Реакция первого порядка являются конечные стадии ферментативных процессов, реакции антигенов и антител, гидролиза, изомерных превращений.
Примером реакции второго порядка (Ѵ=kc2) является
H2 + I2 = 2HI
Ѵ = k [H2] [I2]
n + m = 1+1 =2
При этом Ѵ зависит от концентрации исходных двух веществ.
Реакции, имеющие порядок больше, чем две, среди биохимических процессов не встречаются.
Порядок реакции (экспериментальная величина) определяет зависимость скорости реакции от концентрации реагирующих веществ, а молекулярность (теоретическая величина) дает молекулярно-кинетическую характеристику процесса.
Численно для простых (экспериментальных) реакций молекулярность и порядок совпадают.
В кинетике используют понятие период полупревращения – Т1/2.
Период полупревращения – время, необходимое для того, чтобы прореагировала половина исходного количества вещества.
Период полупревращения используют для характеристики процессов радиоактивного распада. Эти реакции не зависят от t и описываются уравнением реакции первого порядка.
В биологических системах Т1/2 используются как характеристика времени «жизни» биологически активных молекул (гормоны, пептиды, белки).
3. Влияние t на Ѵ реакции.
Влияние t на Ѵ реакции отражено в правиле Вант-Гоффа.
С увеличением t на каждые 100 скорость химической реакции возрастает в 2-4 раза.
Математическое выражение закона Вант-Гоффа:t2 – t1

Ѵ1 = Ѵ2 * ɤ 10

ɤ – температурный коэффициент скорости реакции, во сколько раз увеличивается скорость реакции при увеличении t на каждые 10, Ѵ1 и Ѵ2 – скорости реакции при t1 и t2.
Для обычных реакций ɤ = 2-4, а для ферментативных ɤ = 7-9.
Именно поэтому колебания t тела человека в пределах 10С сильно сказывается на его самочувствии.
Влияние t на Ѵ реакции можно выразить через k.t2 – t1

k2 = k1 * ɤ10

Влияние t на Ѵ химической реакции объясняет теория активации, предложенная Аррениусом; разработанная для газов.
1. На каждое столкновение приводит к акту химического взаимодействия.
2. К химическому взаимодействию приводят только те столкновения, в которых участвуют частицы, обладающие энергией активации.
3. При соударении частицы должны соорентированы относительно друг друга.
Энергия активации – это энергия необходимая для превращения неактивных частичек в активные (Еакт). Еакт измеряют в кДж/моль.
Обычно Еакт = от 40 до 200 кДж/моль.
Энергия активации затрачивается на ослабление или разрыв химических связей в исходных молекулах.
Активные молекулы – это молекулы, обладающие повышенной энергией по сравнению со средней энергией молекул газа.
Поэтому при ↑ t доля активных молекул увеличивается и реакция протекает быстрее, т.е. ↑Ѵ химической реакции.
Аррениус вывел уравнение, связывающее количество активных молекул в системе с энергией и с t. (кДж)
Еакт

N = N0 * lnRT

N – количество активных молекул
N0 – общее количество молекул
ln – основной натуральный логарифм
Чем меньше Еакт, тем больше активных молекул.
Если Еакт = 0, то все молекулы активные.
Установлено, что энергия активации, сообщенная системе, затрачивается на образование активных комплектов.
Активный комплекс – система активных частиц, находящихся во взаимодействии. Это переходное состояние системы.
Путь реакции через образование активных комплексов энергетически более выгоден, чем путь этой же реакции через полный разрыв связей в исходных соединениях.
Пример:
H2 + I2 = 2HI              E=571 кДж………

H       I                   H         I………
2HI
_ : _ _ _ _ : _ _ _
+

H       I                   H         Iпереходное состояние



В биохимических процессах энергия активации в 2-3 раза меньше, чем в неорганических. Однако Еакт реакции с участием чужеродных веществ, значительно превышает Еакт обычных биохимических процессов. Этот факт является естественной биозащитой системы от влияния чужеродных веществ, т.е. естественные для организма реакции происходит с низкой Еакт, а для чужеродных реакций – высокая Еакт. Это является генным барьером, характеризующим особенность протекания биохимических процессов.
4. Влияние катализатора на скорость химической реакции.
Катализ – явления повышение скорости химического процесса с помощью катализаторов.
Катализаторы – это вещества, которые увеличивают скорость химических процессов, не изменяясь при этом ни качественно (хим. состав), ни количественно.
Катализатор может изменять не только скорость химического процесса, но и его направление.
В зависимости от природы катализатора из одних и тех же веществ образуются различные продукты.
Пример:
                                  Zn, Cs2O3 → CH3-OH
CO + H2                    Zn, Cs2O3, KOH → C2H5-OH
                                 Ni → CH4 + H2O
Существует явление автокатализа, когда катализатором является один из продуктов реакции.
Каталитические реакции – это процессы, в которых принимают участие катализаторы.
Биохимические процессы – это каталитические реакции, в которых в качестве катализаторов принимают участие специфические вещества – ферменты (или энзимы), и поэтому эти процессы называют ферментативными.
Учение о ферментах называют – энзимологией.
Энзимология включает в себя:
а) энзимодиагностику – исследование Ɛ с диагностической целью и прогностической;
б) энзимопатологию – использование Ɛ для изучения патогенеза ряда заболеваний;
в) энзимотерапию – применение ферментов, их ингибиторов и активаторов с лечебной целью.
Новым направлением энзимотерапии является системная энзимотерапия – применение комбинированных ферментов животного и растительного происхождения перорально.
В зависимости от фазы нахождения катализатора различают гомогенный и гетерогенный катализ.
В случае гомогенного катализа катализатор и вещества, принимающие участие в реакции образуют одну фазу.
Пример:H2SO4(конц)
O

CH3COOH(ж) + C2H5OH(ж)               CH3-C               + H2O
                                                                  O-C2H5 
В случае гетерогенного катализа, катализатор и вещества, принимающие участие в реакции находятся в разных фазах.
Пример:V2O5 или 
Pt (тв)

2SO4(г) + O2(г)                          2SO3(г)

Ферменты относятся к микрогетерогенным катализаторам.
Микрогетерогенный – это тип катализатора, когда катализатор и реагенты находятся в каллоидно-дисперсном состоянии.
Размеры частичек ферментов близки к размерам мицелл каллоидных растворов 1-100 нм. По отношению к субстратам, частички которых часто немного меньше, катализаторы являются гетерогенными.
Действие катализатора связано с тем, что он снижает энергию активации реакции.
При наличии катализатора реакция происходит через другие промежуточные стадии, чем в его отсутствие, причем эти стадии энергетически более доступны. При наличии катализатора возникают другие активированные комплексы, на образование которых нужно меньше энергии, чем для образования активированных комплексов, возникающих в отсутствие катализатора.
 Механизм действия катализатора.
А + В → А….В → АВ
         активированный комплекс
Введем в эту систему катализатор К:
А + К → А….К → АК
    активированный комплекс
АК + В → АК…..В → АВ + К 
идет реакция замещения
Наличие катализатора в обратном процессе не смещает равновесие. Катализатор в равной степени повышает скорость как прямой, так и обратной реакции.
Влияние катализатора.
Катализаторы – это вещества, изменяющие скорость химической реакции за счет промежуточного взаимодействия с одним из исходных веществ, но восстанавливающие свой состав после реакции.
Катализатор бывает положительным (Ѵ↑) и отрицательным (Ѵ↓).
Виды катализа.
1) Гомогенный – катализатор + реагирующие вещества – это одна стадия.
Пример: устаревший нитрозный способ получения H2SO4NO

2SO2(г) + O2(г)            2SO3(г)
Теория.
1. Гомогенного катализа (теория промежуточных соединений).
А + В = АВ   Еакт > (большая)вводим катализатор
исх. в-ва




К + В = ВК    Еакт< (маленькая)
      промежуточные соединения

А + ВК = АВ + К    Еакт <
2SO2 + O2           2SO3    Eакт <
2NO + O2                     2NO2  Efrn <
SO2 + NO2           SO3 + NO   Efrn <
2. Гетерогенного катализа (адсорбционная теория).
На твердом катализаторе есть активные центры, на которых происходит адсорбция одного из реагирующих веществ.
а.ц.
а.ц.

                а.ц.

            а.ц.

          
Это приводит к ослаблению связей в адсорбированной молекуле и ее активации. Далее происходит взаимодействия активированной молекулы с другим исходным веществом и образуется продукт реакции.
Стадии гетерогенного катализа:
1. Приближение молекулы к активному центру и адсорбция.
2. Деформация химических связей в адсорбированной молекуле и ее активация.
3. Взаимодействие активированной молекулы с другим исходным веществом с образованием продукта реакции.
4. Десорбция и удаление с активного центра (отщепление) продукта реакции.V2O5

2SO2 + O2          2SO3 
V2O5
                                         O2        2O
O2        2O
O2        2O

                                    
                                        
                                 
                               
Таким образом катализатор двояко влияет на Ѵх.р., но в обеих случаях он ↓ Еакт:
1.Катализатор изменят ориентацию реагирующих молекул, снижается Еакт, и легко образуется продукт реакции.
2. В присутствии катализатора реакция идет по другому пути – энергетически более выгодному, т.е. с меньшей энергией активации.Е1акт
Еакт

                                        ход реакции
продукт реакции
катализатор
Е2акт





Еакт затрачивается на образование активированного комплекса частиц (переходное состояние).
В активированном комплексе частиц, которые взаимодействуют между собой старые химические связи еще полностью не разрушены, а новые связи еще не образовались, но в этом активированном состоянии происходят переходы ē, перегруппировки атомов, приводящие к образованию продуктов реакции.
Пример:t0 кат

H2 + I2            2HI
а) без катализатора
H20 + I20 = 2HI
H – H + I – I 
     571 кДж/моль – это энергия, которую сообщают системе.
Реакция идет через полный разрыв химических связей в исходных молекулах.
б) Реагирующим молекулам сообщаем Еакт = 175 кДж/моль, т.е. в 3 раза меньше.…..
…..
………
сообщаем
Еакт 175 кДж/моль

H – H +                                         H           H2H – I 
…..
кат

I – I                                                I             I
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