- πολύ εξειδικευμένη δράση. Ορισμένα ένζυμα έχουν απόλυτη εξειδίκευση (σχέση κλειδί-κλειδαριά). 

- η δράση τους επηρεάζεται από τη θερμοκρασία και την τιμή του pH. Τα πρωτεϊνικής φύσης ένζυμα αδρανοποιούνται σε θερμοκρασίες πάνω από 50 oC. 

- Τα ένζυμα είναι πολύ πιο αποτελεσματικά από τους μη βιοχημικούς καταλύτες

Ερμηνεία της δράσης του καταλύτη

Ο καταλύτης αυξάνει την ταχύτητα μιας αντίδρασης, καθώς δημιουργεί μια νέα πορεία για την πραγματοποίηση της αντίδρασης, που έχει μικρότερη ενέργεια ενεργοποίησης, όπως φαίνεται στο σχήμα 3.7. Κατ’ αυτό τον τρόπο στην ίδια θερμοκρασία περισσότερα μόρια μπορούν να ξεπεράσουν το φράγμα της ενέργειας ενεργοποίησης. Έτσι, ο αριθμός των αποτελεσματικών συγκρούσεων γίνεται μεγαλύτερος και συνεπώς η ταχύτητα αυξάνεται.

[image: image1.wmf]¾

®

¾

Fe

Να παρατηρήσουμε ότι, αν μια αντίδραση γίνει παρουσία ουσίας που δημιουργεί νέα πορεία μεγαλύτερης ενέργειας ενεργοποίησης από αυτή που δίνει η αντίδραση χωρίς καταλύτη, τότε το σύστημα δεν ακολουθεί αυτή την πορεία, αλλά τη «συντομότερη», χωρίς τον καταλύτη. Με τη λογική αυτή, δεν υπάρχουν αρνητικοί καταλύτες.

1. Υπάρχουν διάφορες θεωρίες που ερμηνεύουν τη δράση των καταλυτών, όπως :[image: image2.jpg]



2. η θεωρία των ενδιάμεσων προϊόντων και [image: image3.wmf]¾
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2 η θεωρία της προσρόφησης.
Καθεμιά απ’ αυτές ερμηνεύει ικανοποιητικά ορισμένες περιπτώσεις κατάλυσης. 

Σύμφωνα με τη θεωρία των ενδιάμεσων προϊόντων, η αντίδραση:   Α+Β ( ΑΒ (αργή αντίδραση)  ακολουθεί ένα μηχανισμό δύο βημάτων (σταδίων):

Α+Κ(  ΑΚ    (γρήγορη αντίδραση) και 

ΑΚ+Β( ΑΒ+Κ   (γρήγορη αντίδραση) 

όπου, Κ είναι ο καταλύτης. Παρατηρούμε δηλαδή ότι ο καταλύτης καταναλώνεται στο πρώτο στάδιο για να σχηματίσει ένα ενδιάμεσο προϊόν και αναγεννάται στο δεύτερο. Συνεπώς, μόνο μια μικρή ποσότητα καταλύτη είναι απαραίτητη για τη δράση αυτή.   

[image: image4.jpg]


H θεωρία της προσρόφησης μπορεί να ερμηνεύσει με ικανοποιητικό τρόπο την ετερογενή κατάλυση. Σύμφωνα με τη θεωρία αυτή τα αντιδρώντα μόρια (αέρια ή υγρά) προσροφώνται στην επιφάνεια του στερεού καταλύτη, οποίος είναι σε λεπτόκοκκο ή σπογγώδη μορφή. Κάτω από της συνθήκες αυτές οι δεσμοί των μορίων εξασθενίζουν ή ακόμα διασπώνται, οπότε υποβοηθείται η αντίδραση (βλέπε σχήμα 3.8). Να παρατηρήσουμε ότι η καταλυτική δράση δεν εκτείνεται σε όλα τα σημεία του καταλύτη, αλλά σε ένα  σχετικά πολύ μικρό αριθμό σημείων, που ονομάζονται ενεργά κέντρα του καταλύτη.
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Εφαρμογές  καταλυτών

1.Χημική Βιομηχανία. Οι περισσότερες βιομηχανικές διεργασίες στηρίζονται σε καταλυτικές αντιδράσεις. Για παράδειγμα η σύνθεση της αμμωνίας από άζωτο και υδρογόνο γίνεται καταλυτικά με Fe:

N2 (g) + 3H2 (g) 
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2NH3(g).
2. Βιοχημεία. Mέρα με τη μέρα διαπιστώνεται η μεγάλη σημασία των βιοκαταλυτών ή ενζύμων στις διεργασίες που λαμβάνουν χώρα στα ζώα και τα φυτά (βλέπε «γνωρίζεις ότι…» στο τέλος του κεφαλαίου).

3.3 Νόμος ταχύτητας - Μηχανισμός αντίδρασης

[image: image7.jpg]


Οι αντιδράσεις μπορούν να υποδιαιρεθούν σε δύο κατηγορίες τις απλές ή στοιχειώδεις, που πραγματοποιούνται σ’ ένα στάδιο και τις πολύπλοκες, που πραγματοποιούνται σε περισσότερα από ένα στάδια. Στην δεύτερη περίπτωση, το βραδύτερο στάδιο καθορίζει την ταχύτητα της αντίδρασης. 

Για μια αντίδραση της γενικής μορφής   αΑ + βΒ → γΓ + δΔ

βρίσκεται πειραματικά: 

[image: image8.png]



όπου,

 k: είναι η σταθερά ταχύτητας, η  οποία εξαρτάται από τη θερμοκρασία και τη φύση των αντιδρώντων και  είναι αριθμητικά ίση με την ταχύτητα της αντίδραση, όταν οι συγκεντρώσεις καθενός από τα αντιδρώντα είναι 1 mol L-1. 

[Α], [Β]: οι συγκεντρώσεις των Α και Β σε mol L-1.  

χ, ψ: αριθμοί που προκύπτουν πειραματικά. 

Η αντίδραση χαρακτηρίζεται χ τάξης ως προς Α και ψ τάξης ως προς  Β, ενώ η ολική τάξη της αντίδρασης είναι χ + ψ. Σε περίπτωση που οι εκθέτες χ, ψ ταυτίζονται με τους συντελεστές της χημικής εξίσωσης α και β, δηλαδή  χ = α και ψ = β, τότε η αντίδραση πραγματοποιείται με τον απλό μηχανισμό που περιγράφει η χημική εξίσωση. Σε αντίθετη περίπτωση, αν δηλαδή χ ≠ α ή ψ ≠ β, τότε η αντίδραση δεν είναι απλή δηλαδή πραγματοποιείται σε περισσότερα στάδια. 

Να παρατηρήσουμε επίσης ότι:

1. Τα στερεά σώματα παραλείπονται από την έκφραση του νόμου της ταχύτητα Αυτό συμβαίνει γιατί τα στερεά αντιδρούν μόνο επιφανειακά και επομένως η ταχύτητα εξαρτάται απ΄ το εμβαδόν της επιφάνειας τους και όχι από τη συνολική μάζα τους. Π.χ. στην καύση τού άνθρακα  C(s) + O2(g) ( CO2(g)  ο νόμος της ταχύτητας είναι υ = k[O2]. 

2.  Οι μονάδες σταθεράς ταχύτητας ποικίλλουν ανάλογα με την τάξη της αντίδρασης. π.χ. σε μια αντίδραση 1ης τάξης οι μονάδες του k είναι mol L-1 s-1   

3. Οι εκθέτες, χ ,ψ παίρνουν συνήθως τιμές: 0, 1, 2, 3, χωρίς όμως να αποκλείονται οι κλασματικοί ή και αρνητικοί αριθμοί,και ισχύουν μόνο για τις πειραματικές συνθήκες, κάτω από τις οποίες έγινε ο προσδιορισμός τους.  
Η μελέτη της χημικής κινητικής μια αντίδρασης περιλαμβάνει την εξής διαδικασία:

Βρίσκουμε πειραματικά το νόμο της ταχύτητας και από τη μορφή του συμπεραίνουμε αν η αντίδραση είναι απλή ή πολύπλοκη. Στη δεύτερη περίπτωση, αν δηλαδή η αντίδραση έχει πολύπλοκο μηχανισμό, προτείνουμε ενδιάμεσες στοιχειώδεις αντιδράσεις, δηλαδή προτείνουμε μηχανισμό αντιδράσεων που να είναι συμβατός με  το νόμο της ταχύτητας που πειραματικά προσδιορίσαμε. Δεν πρέπει να ξεχνάμε ότι η στοιχειώδης αντίδραση που έχει τη μικρότερη ταχύτητα, που έχει δηλαδή τη μεγαλύτερη  διάρκεια, καθορίζει  το νόμο της ταχύτητας.
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Έστω για παράδειγμα η αντίδραση Α + 2Β ( Γ + 2Δ  για την οποία προσδιορίστηκε πειραματικά ότι η αντίδραση είναι πρώτης τάξης ως προς Α και πρώτης τάξεως ως προς Β, δηλαδή ο νόμος της ταχύτητας είναι:  υ = k [Α] [Β]

Η αντίδραση δηλαδή δεν ακολουθεί τον απλό μηχανισμό, που περιγράφει η χημική της εξίσωση.  Ο προτεινόμενος μηχανισμός στην περίπτωση αυτή μπορεί να είναι ο ακόλουθος:

Α+Β (ΑΒ 

(αργή αντίδραση)

ΑΒ( Γ + 2Δ

(γρήγορη αντίδραση)

Η πειραματικά προσδιοριζόμενη ταχύτητα, για τη συνολική αντίδραση καθορίζεται από το βραδύ στάδιο. Δηλαδή,  υ = k [Α] [Β] .
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Παράδειγμα 3.3 

Δίνονται οι αντιδράσεις:

α.  Ν2Ο4(g) → 2ΝΟ2(g) με υ = k[Ν2Ο4]

β.  2 NO(g) + 2 H2(g) ( N2(g) + 2 H2O(g) με υ = k [ΝΟ]2 [Η2]

Ποια είναι η τάξη κάθε αντίδρασης και να προτείνετε μηχανισμό σε κάθε περίπτωση.

ΛΥΣΗ

α. Η αντίδραση είναι 1ης τάξεως και είναι απλή 

β. Η αντίδραση είναι τρίτης τάξης, δεν είναι απλή και τα πιθανά ενδιάμεσα στάδιά της είναι:

2 ΝΟ(g) + H2(g) ( N2(g) + H2O2(g)

αργή

Η2Ο2(g) + H2(g) ( 2 H2O(g)


γρήγορη

Εφαρμογή

Από πειράματα διαπιστώθηκε ότι η ταχύτητα της αντίδρασης: Α+3Β( Γ ακολουθεί τον νόμο: υ = k [A] [B]2 

Με βάση τα δεδομένα αυτά τι συμπέρασμα προκύπτει; Να δώσετε ένα πιθανό μηχανισμό για την αντίδραση.

3.4  Ένα πείραμα χημικής κινητικής μελέτης  

Κλείνοντας το κεφάλαιο, θα πρέπει για άλλη μια φορά να τονίσουμε τη σημασία που έχει το πείραμα στη μελέτη της χημικής κινητικής. Έτσι, αντί επιλόγου, παραθέτουμε ένα πείραμα χημικής κινητικής μελέτης, προσπαθώντας να αξιοποιήσουμε πολλά από τα στοιχεία που αναπτύξαμε στο παρόν κεφάλαιο.
Το πείραμα που θα μελετήσουμε στηρίζεται στην αντίδραση διαφόρων μετάλλων π.χ. Zn, Mg, Fe και Μn με αραιό H2SO4. Οι αντιδράσεις που λαμβάνουν χώρα περιγράφονται με τις παρακάτω χημικές εξισώσεις:

Zn(s) + H2SO4(aq)  ( ZnSO4(aq) + Η2(g)

Fe(s) + H2SO4(aq)  (  FeSO4(aq) + Η2(g)
Mn(s) + H2SO4(aq)  (  MnSO4(aq) + Η2(g)

Mg(s) + H2SO4(aq)  (  MgSO4(aq) + Η2(g)
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Η κινητική  μελέτη των παραπάνω αντιδράσεων μπορεί να βασιστεί στη μέτρηση του όγκου του Η2 που ελευθερώνεται σε τακτά χρονικά διαστήματα, κάνοντας χρήση της παρακάτω διάταξης:
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Τα αποτελέσματα των μετρήσεων δίνονται σε μορφή διαγραμμάτων   V - t (καμπύλες αντίδρασης). Να σημειωθεί, ότι σε κάθε κουκκίδα αντιστοιχεί μια πειραματική μέτρηση. Με βάση τις καμπύλες και με τον τρόπο που υποδείξαμε στην ενότητα 1.1 (σχήμα 3.3) μπορούμε να προσδιορίσουμε την ταχύτητα των αντιδράσεων σε διαφόρους χρόνους, ΔV/Δt – t. 
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Να παρατηρήσουμε ότι τη μέγιστη αρχική ταχύτητα έχει το Mn, ακολουθεί το Mg και τελευταίος έρχεται ο Fe, ο οποίος παρουσιάζει αξιοσημείωτη σταθερότητα (βλέπε σχήμα 3.11). Το παραπάνω πείραμα οδηγεί στο συμπέρασμα ότι η ταχύτητα της αντίδρασης εξαρτάται σε μεγάλο βαθμό από τη φύση του μετάλλου. Θα μπορούσαμε να συνεχίσουμε το πείραμα μελετώντας αυτή τη φορά τη παράμετρο «επιφάνεια επαφής», προσδιορίζοντας την καμπύλη της αντίδρασης ενός μετάλλου π.χ. Mn με διαφορετικού μεγέθους κόκκους (κρατώντας τις υπόλοιπες παραμέτρους σταθερές). Ανάλογα, μπορούμε να μελετήσουμε την επίδραση της θερμοκρασίας, της συγκέντρωσης, του καταλύτη κ.τ.λ. Για παράδειγμα, η μελέτη της επίδρασης του καταλύτη στην αντίδραση Zn(s) + H2SO4(aq)  ( ZnSO4(aq) + Η2(g)
οδηγεί στο παρακάτω σχήμα:
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Τέλος, να παρατηρήσουμε, ότι η πειραματική μελέτη της επίδρασης της συγκέντρωσης των αντιδρώντων στη ταχύτητα οδηγεί στον προσδιορισμό της τάξης της αντίδρασης και έτσι ανοίγει ο δρόμος για τη διερεύνηση του μηχανισμού της αντίδρασης. 







�


Αν μια αντίδραση ακολουθεί το παραπάνω σχήμα ενεργών συγκρούσεων, τι συμπέρασμα βγάζετε ως προς την τάξη της αντίδρασης;








ΣΧΗΜΑ  3.7  Ο καταλύτης βρίσκει ένα πιο εύκολο μονοπάτι για την αντίδραση, με μικρότερη ενέργεια ενεργοποίησης Εa.











(  Η διαδικασία επιλογής των βέλτιστων καταλυτών για μια συγκεκριμένη αντίδραση δεν έχει σημειώσει αξιόλογη πρόοδο, μετά από τόσα χρόνια. Οι ερευνητές εξακολουθούν να δοκιμάζουν διάφορους συνδυασμούς μετάλλων και οξειδίων τους με εμπειρικό τρόπο. Αμέτρητα πειράματα με διαφορετικές συνθήκες κάθε φορά, πρέπει να εκτελεστούν με σχολαστική ακρίβεια. Η ανεύρεση του άριστου καταλύτη είναι μια διαδικασία χωρίς τέλος, αφού πάντα υπάρχουν περιθώρια βελτίωσης για  την αύξηση της παραγωγής. Αυτό είναι ιδιαίτερα σημαντικό στη βιομηχανία, όπου το προϊόν παράγεται κατά χιλιάδες τόνους ετησίως. Είναι ευνόητο ότι η ακριβής σύσταση καθώς και ο τρόπος παρασκευής κάθε βιομηχανικού καταλύτη αποτελούν εφτασφράγιστα μυστικά, γνωστά σε ελάχιστα πρόσωπα. Αντίθετα στις εργαστηριακές συνθέσεις, όπου δεν διακυβεύονται οικονομικά συμφέροντα, οι ερευνητές αποκαλύπτουν ευχαρίστως την παραμικρή λεπτομέρεια.


 


(Α.Γ.Βάρβογλη: “η κρυφή γοητεία της χημείας” )










































































ΣΧΗΜΑ  3.8  Ερμηνεία της καταλυτικής δράσης του Ni στην αντίδραση 


C2H4(g) +H2(g) � EMBED Equation.3  ���C2H6(g)  με βάση τη θεωρία της προσρόφησης:


α. τα αέρια αντιδρώντα προσροφώνται στην επιφάνεια του καταλύτη 


β. σπάνε οι δεσμοί των μορίων των αντιδρώντων π.χ. Η - Η 


γ. σχηματίζονται οι δεσμοί των προϊόντων π.χ. C-H


δ. τα αέρια προϊόντα απομακρύνονται από την επιφάνεια του καταλύτη.








υ =k [A]χ [Β]Ψ   νόμος ταχύτητας











(  Ο πολυμερισμός του αιθυλενίου πραγματοποιείται υπό σχετικά χαμηλές συνθήκες θερμοκρασίας και πίεσης, παρουσία των καταλυτών Ziegler και Natta / TiCl4,+ Al(C2H5)3). Απουσία  των καταλυτών αυτών απαιτούνται συνθήκες 200 ºC και 100 atm. Κάτω από τις συνθήκες αυτές το βιομηχανικό  κόστος παραγωγής του πολυμερούς ανεβαίνει πολύ. Για την ανακάλυψη τους αυτή οι Ziegler και Natta τιμήθηκαν με  το βραβείο Nobel Χημείας το 1963.
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Σε μια απλή αντίδραση της μορφής:   Α + Β ( ΑΒ 


α. Η συχνότητα των συγκρούσεων των Α και Β είναι ανάλογος της cΒ.


β. Διπλασιάζοντας τη cΑ (2 μπλε μόρια) η συχνότητα των συγκρούσεων διπλασιάζεται.


γ. Διπλασιάζοντας τη cΒ σε σχέση με αυτή του δοχείου (α) η συχνότητα των συγκρούσεων διπλασιάζεται. 


δ. Διπλασιάζοντας τη cΑ και cΒ η συχνότητα των συγκρούσεων τετραπλασιάζεται.


























































































































ΣΧΗΜΑ 3.9 Πειραματική διάταξη για την κινητική


μελέτη της αντίδρασης


 Μ+ Η2SO4 ( ΜSO4 + H2(

































































ΣΧΗΜΑ 3.10 Καμπύλες αντίδρασης (V – t).















































ΣΧΗΜΑ 3.11 Ταχύτητα αντίδρασης σε συνάρτηση με το χρόνο (ΔV/Δt – t).


































































































ΣΧΗΜΑ 3.12  Επίδραση  καταλύτη (Cu)  στην αντίδραση 


 Zn(s) + Η2SO4 (aq) ( ZnSO4 + H2(
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