МОДУЛЬ 2. ЗАКОНОМІРНОСТІ ПЕРЕБІГУ ХІМІЧНИХ РЕАКЦІЙ

Лекція 5 ‒ Швидкість хімічних реакцій. (2 години)

План лекції 

1. Хімічна кінетика. Закон дії мас. Закон Арреніуса.
2. Каталіз. Ланцюгові реакції.
 Предмет хімічної кінетики
Хімічна кінетика розглядає перетворення одних речовин на інші як процес, що протікає в часі за певним механізмом. Вивчення кінетики реакцій становить великий практичний і теоретичний інтерес. Різні реакції здійснюються з різними швидкостями. Деякі з них, як, наприклад, реакції розкладання вибухових речовин, закінчуються у десятитисячні частки секунди; другі тривають хвилинами чи годинами, а треті, наприклад, деякі процеси, що відбуваються в земній корі, розтягуються на десятки, сотні й тисячі років. До того ж, не тільки між швидкостями різних реакцій існує така велика різниця, але й швидкість будь-якої даної реакції може значно змінюватися в залежності від умов, за яких вона відбувається.

Швидкість, з якою відбувається реакція, відіграє дуже велику роль у виробництві. Так, від швидкості реакцій, які відбуваються в металургійних агрегатах, залежить їхня продуктивність, тобто кількість металу, що виробляється. Тому важливо знати, з якою швидкістю буде здійснюватися та чи інша реакція й як треба змінювати умови для того, щоб реакції протікали з бажаною швидкістю.

Основними завданнями хімічної кінетики є такі:

1. Встановити емпіричний зв’язок між швидкістю хімічної реакції й умовами її проведення (концентрацією реагентів, температурою, фазовим станом, тиском тощо); виявити фактори, що впливають на швидкість процесу. Кінцевим наслідком таких досліджень є кількісні емпіричні залежності між швидкістю процесу й умовами його проведення, математичний опис реакції як процесу, що протікає з часом.

2. Розкрити механізм хімічного процесу, тобто з’ясувати, з яких простих хімічних реакцій складається складний хімічний процес, як ці стадії пов’язані одна з одною, які проміжні продукти беруть участь у процесі.

3. Вивчити елементарні реакції утворення й перетворення активних частинок – радикалів, іонів, іон-радикалів, що беруть участь у багатьох складних реакціях.

Радикалом є така частинка, що має ненасичені валентності. Такими частинками є, наприклад, 
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. За звичайних умов радикали, як правило, не можуть існувати протягом довгого часу, оскільки вони є досить реакційно здатними.

4. Вивчити зв’язок між будовою сполук та їхньою реакційною здатністю на підставі кінетичного дослідження й сучасних знань про будову речовини.

Завданням теоретичної хімічної кінетики є також розрахунок констант швидкості реакцій, виходячи з будови й властивостей вихідних частинок і спираючись на методи квантової хімії та статистичної фізики.

Існуюча велика різноманітність хімічних реакцій навряд чи може мати єдину класифікацію. Розподіл реакцій на групи є можливим з різних точок зору. З кінетичних позицій він буде таким:

1. Прості й складні хімічні реакції. Проста реакція складається з однотипних елементарних актів, наприклад,

(С6Н6)2СН–СН(С6Н6)2 ( 2 (С6Н6)2СН.

У простій хімічній реакції реагенти безпосередньо перетворюються на продукти без утворення проміжних сполук. Для простої реакції, як правило, існує лише один перехідний стан.

Складна (багатостадійна) реакція складається з декількох (іноді великої кількості) простих реакцій – елементарних стадій, що пов’язані одна з одною через реагенти або продукти. Часто продукт однієї стадії стає реагентом для інших стадій.

2. З точки зору кількості частинок, які вступають до реакції й утворюються в її результаті, прості реакції поділяють на моно-, бі- й тримолекулярні.

Мономолекулярна реакція – це проста реакція, в елементарному акті якої перетворюється одна частинка (молекула, радикал, іон). Реакцію типу один реагент – один продукт називають ізомеризацією, наприклад,
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Ізомеризація молекул може відбуватися як складна реакція за участю каталізатора через проміжні радикальні або іонні стадії.

Реакція, в якій одна частинка перетворюється на дві або декілька, має назву реакції розпаду, наприклад:
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Розпад з розривом одного зв’язку має назву дисоціації, наприклад, дисоціація пероксиду за О–О зв’язком:  RООR ( RО( + RО(.

Розпад молекули на декілька частинок (три або більше) часто називають фрагментацією, наприклад,

С6Н6СН2СОООR ( С6Н5СН2( + СОООR(.

Бімолекулярна реакція – це проста реакція, в якій перетворюються дві частинки (молекули, радикали, іони). 

Реакція типу А + В ( С має назву реакції приєднання (асоціації), якщо обидва реагенти чи, принаймні, один з них – молекула. Якщо А і В – атоми, вільні радикали чи іони, то реакція сполучення має назву рекомбінації (асоціації)  атомів,  радикалів  чи  іонів,  наприклад,  СН3( + СН3( ( С2Н6.

Реакція сполучення двох однакових молекул має назву димеризації, наприклад,  2 NО2 = N2О4.

Сполучення великої кількості молекул до однієї макромолекули має назву полімеризації.

Бімолекулярна реакція типу А + ВС ( АВ + С має назву реакції відриву, якщо В – атом чи одноатомний іон, і реакцією заміщення, якщо А – молекула, радикал чи іон, а В – багатоатомний радикал чи іон.

Тримолекулярна реакція протікає за участю трьох частинок при їхньому одночасному зіткненні.

3. У залежності від того, як відбувається перерозподіл електронів і хімічних зв’язків у хімічних реакціях, їх можна розділити на окисно-відновні, гомолітичні, гетеролітичні та синхронні.

Як відомо, окисно-відновними називаються реакції, які протікають зі зміною ступенів окиснення атомів речовин, що реагують.

Назву гомолітичних мають реакції, в яких розрив хімічного зв’язку супроводжується роз’єднанням пари електронів, що її утворюють, а виникнення нового зв’язку протікає як сполучення двох фрагментів, кожний з яких є носієм одного неспареного електрона. У гомолітичних реакціях завжди беруть участь або утворюються частинки з неспареним електроном: вільні радикали, іон-радикали.

Реакції, в яких розрив існуючих та утворення нових зв’язків відбувається зі збереженням   електронної  пари,  мають  назву  гетеролітичних,  наприклад,

А–Н ( А( + Н+.

Синхронні (самопогоджувальні) реакції молекул протікають з одночасним розривом одних і виникненням інших зв’язків без проміжного утворення радикальних чи іонних станів і здійснюються через циклічний перехідний стан.

4. Хімічні реакції часто здійснюються під впливом того чи іншого фізичного агенту (термохімічні, фотохімічні, електрохімічні, механохімічні реакції).

5. Хімічні реакції відрізняються за фазовим станом системи, що реагує. Гомофазні реакції протікають в одній фазі; вони поділяються на газофазні, рідкофазні та твердофазні. Гетерофазні реакції відбуваються на межі розділу двох фаз (газ – рідина, рідина – рідина, газ – тверде тіло, тверде тіло – тверде тіло).

Ефективним засобом вивчення особливостей процесу є кінетичний експеримент. Кінетичний експеримент полягає в тому, що під час проведення реакції тим чи іншим методом аналізують концентрації вихідних речовин і продуктів реакції. Результат такого експерименту має вигляд кінетичних кривих утворення чи витрати відповідних продуктів. Графік, що показує залежність концентрації реагенту чи продукту реакції від часу, має назву кінетичної кривої. Звичайно вона будується в координатах концентрація або логарифм концентрації – час. Математичний вираз, що описує зміну концентрації речовини з часом має назву рівняння кінетичної кривої.
 Закон дії мас
Швидкість простої гомогенної хімічної реакції ( дорівнює кількості елементарних хімічних актів, які протікають в одиниці об’єму за одиницю часу. У замкнутій системі при постійному об’ємі й рівномірному розподілі реагентів по всьому об’єму реактора швидкість хімічної реакції прямо пропорційна зміні концентрації реагентів з часом.

Для складних реакцій слід відрізняти швидкість процесу в цілому й швидкість окремих стадій, що його складають; швидкість елементарної стадії може бути і більшою й меншою за швидкість сукупного хімічного перетворення.

Швидкість хімічної реакції має розмірність моль/(л(с) або моль/(см3(с), але може бути вираженою також і в інших одиницях.

Якщо реагенти нерівномірно розподілені по об’єму V, то реакція може протікати в різних точках реактора з різною швидкістю. У таких випадках треба відрізняти дійсну швидкість реакції в даному мікрооб’ємі

( (x,y,z) = dC (x,y,z) / dt 


         (2.1.)

від середньої швидкості
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У відкритій системі концентрація речовини змінюється як внаслідок хімічної реакції, так і внаслідок масопереносу (надходження до реактору нової кількості речовини). Тому швидкість реакції в реакторі ідеального змішування в стаціонарному режимі, коли швидкості подавання речовини та її хімічного перетворення є однаковими, становить

( = - uV-1(С0 – С),                                         (2.3)

де u – об’ємна швидкість подавання реагенту; С0 – концентрація на вході; С – концентрація на виході з реактора.

У гетерофазній системі, де реакція протікає на поверхні розділу фаз, швидкість хімічного перетворення відносять не до одиниці об’єму, а до одиниці поверхні, на якій відбувається хімічне перетворення.

Якщо  в  елементарному  акті  простої  реакції  беруть  участь  дві  частинки

А + В ( продукти, то кількість елементарних актів буде прямо пропорційною кількості зустрічей часток А і В, а ця кількість в одиниці об’єму за одиницю часу є прямо  пропорційною   добутку  СА(СВ.  Тобто  для  такої  бімолекулярної  реакції  

( ( СА(СВ.

Закон дії мас (ЗДМ): швидкість простої гомогенної хімічної реакції є прямо пропорційною добутку концентрацій речовин, що реагують.
Для реакції

nА А + nВ В ( продукти
кінетичне рівняння має вигляд

( = k ( САnA ( CBnB,                                             (2.4.)

де k – константа швидкості реакції.

Закон дії мас виконується за певних умов:

1. Хімічна реакція відбувається тільки за рахунок теплового руху молекул. Якщо реакцію викликають світло, електричний струм або проникаюче випромінювання, то закон дії мас видозмінюється. Швидкість перетворення залежить не тільки від концентрації речовин що реагують, але й від характеру енергії, яка підводиться.

2. Протікання реакції не порушує рівноважний (Максвелл-Больцманівський) розподіл енергії за ступенями свободи частинок, які реагують. Ця умова виконується в тих випадках, коли швидкість подавання енергії (поступальної, обертальної, коливальної) від частинки до частинки набагато більша за швидкість хімічного перетворення. Порушення цієї умови відбивається на кінетиці реакції.

3. Реагенти рівномірно розподілені по об’єму реактора.

4. Зміна концентрацій реагентів не змінює властивостей середовища та фізичний стан частинок реагентів. Ця умова часто порушується для рідкофазних реакцій за участю іонів і полярних молекул.

Для оборотних хімічних реакцій критерієм стану хімічної рівноваги (і необхідною її умовою) є рівність швидкостей прямої та зворотної реакцій

(( = (( .                                                    (2.5)

Розглянемо кінетику оборотних реакцій на прикладі синтезу йодоводню за реакцією    Н2 (г) + І2 (г) = 2 НІ(г).

Швидкість (( прямої реакції у цьому випадку виражається рівнянням

((  = k(CH2 · СІ2 ,                                       (2.6)

а швидкість зворотної реакції (( – рівнянням
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де k( і k( – відповідні константи швидкостей при даній температурі.

Якщо вихідною є система, що складається з водню та йоду, то швидкість взаємодії між ними (швидкість прямої реакції) у початковий момент визначається вихідними концентраціями цих речовин. Швидкість ця не буде постійною з часом і в міру витрати водню та йоду, під час зменшення їх концентрацій вона буде зменшуватись, як видно з рис. 2.1. Як би не відбувалася зворотна реакція, то крива швидкості прямої реакції (( обов’язково досягла б осі абсцис, тобто дорівнювала б нулю в момент повної витрати одного з компонентів реакції (чи обох разом).
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Рис. 2.1 Криві утворення (1 (вгорі)  і розпаду (2 (внизу) йодоводню

Але, якщо є можливість одночасного протікання зворотної реакції, ситуація змінюється. У початковий момент у вихідній системі швидкість зворотної реакції внаслідок відсутності в ній йодоводню дорівнює нулю. Таким чином, крива швидкості (( зворотної реакції проходить через початок координат. У міру протікання прямої реакції й пов’язаного з цим підвищенням концентрації йодоводню швидкість зворотної реакції збільшується з часом, і крива швидкості (( обов’язково повинна десь перетнути криву швидкості прямої реакції ((.

Цей геометричний факт відбиває важливі зміни в ході реакції. В момент часу, що відповідає перетинанню кривих швидкостей прямої й зворотної реакцій, ці швидкості стають однаковими. Таким чином, за цих умов кількість йодоводню, що утворюється, буде дорівнювати тій його кількості, що розпадається на водень та йод. Внаслідок цього концентрації кожної з цих речовин не будуть змінюватися і тому не будуть змінюватися й швидкості прямої й зворотної реакцій, залишаючись рівними між собою.

Рівність лівих частин рівнянь (2.6) і (2.7) потребує того, щоб і праві частини їх також були рівними між собою,
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Перетворюючи цей вираз і позначаючи відношення констант швидкостей як КС, отримуємо вираз для константи рівноваги
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Порядок реакції за даним реагентом (частковий порядок) дорівнює показнику степеня, в якому концентрація реагенту входить до кінетичного рівняння для швидкості реакції.

Наприклад, у реакції, швидкість якої ( = kСАnА, порядок реакції за реагентом А дорівнює nА. Для простої реакції порядок за даним реагентом дорівнює кількості частинок, яка бере участь в елементарному акті, і співпадає з молекулярністю реакції. Так, для реакції

2 NO + Cl2 ( 2 NOCl
порядок реакції за Сl2 дорівнює 1, а за NО – 2.

Загальний порядок реакції дорівнює сумі показників степенів концентрацій всіх реагентів, що входять до кінетичного рівняння для швидкості реакції. Для простої реакції загальний порядок – це кількість усіх частинок, що беруть участь в одному елементарному акті. Для наведеної вище реакції він дорівнює трьом.

Порядок реакції має дещо різний зміст для простих і складних реакцій. Порядок простої реакції дорівнює кількості частинок, що беруть участь в елементарному акті, він завжди позитивний і є цілим числом. Якщо складна реакція є низкою послідовних стадій, з яких перша визначає швидкість всього процесу, то порядок сумарної реакції звичайно дорівнює порядку цієї стадії, що визначає швидкість. В загальному випадку порядок складної реакції може бути цілим числом, дробовим, змінним і навіть негативним.

Константа швидкості реакції, k – це коефіцієнт пропорційності між швидкістю хімічної реакції і добутком концентрації речовин, що реагують. Константа швидкості дорівнює швидкості хімічної реакції, коли концентрації усіх реагентів дорівнюють одиниці. Якщо реакція А з В за своїм механізмом є складною (у ній беруть участь активні проміжні продукти, каталізатор тощо), але вона підкоряється ЗДМ, то k має назву ефективної константи швидкості реакції.
Часто реакцію проводять за умов, коли концентрації всіх реагентів, крім одного, беруться в надлишку і в ході досліду практично не змінюються. У цьому випадку

( = kCAnACBnB = kспост.САnA,                              (2.10)

а коефіцієнт kспост. = k(СВnВ має назву ефективної константи або константи швидкості реакції, що спостерігається при СВ (( СА. 

Для випадку, коли nА = 1, такий коефіцієнт можна вважати коефіцієнтом швидкості реакції псевдопершого порядку. Константа швидкості реакції n-ого порядку має розмірність (час)–1(концентрація)–(n–1). Чисельне значення залежить від одиниць, які обрані для вимірювання часу й концентрації.

Константа швидкості хімічної реакції може бути розрахована: а) за кінетичною кривою реакції; б) за періодом напівперетворення; в) за початковою швидкістю реакції; г) за зміною швидкості реакції з часом.

 Закон Арреніуса
Перетворення вихідних частинок на продукти реакції, як правило, пов’язано з подоланням потенціального бар’єра, який має назву енергії активації хімічної реакції (Е). Наявність потенціального бар’єра обумовлена тим, що кожна частинка (молекула, радикал, іон) є енергетично більш чи менш стійким утворенням. Перебудова частинок, що реагують, потребує розриву або послаблення окремих хімічних зв’язків, на що треба витратити енергію. Кількість частинок з енергією, більшою, ніж Е, дорівнює е–Е/RT (закон Больцмана). У хімічному перетворенні беруть участь тільки такі частинки, енергія яких більша за Е, тому константа швидкості реакції k ( е–Е / RT.

Вперше залежність k від Т була виведена С. Арреніусом, виходячи з експериментальних даних. Вона має вигляд

k = А(е–Е / RT, або lg k = lg A – (E / 2,3 R)(1/T.                         (2.11)

До цієї формули входять два параметри: енергія активації й передекспоненційний множник (передекспонента) А. Енергія активації є тим мінімальним надлишком енергії, який повинна мати частинка (або пара частинок, що реагують) для того, щоб вступити до хімічної реакції.

Експонента е–Е/RT є кількістю активних частинок або активних зіткнень частинок, які приводять до реакції. Передекспоненту А можна розглядати як константу швидкості, з якою реагують активні частинки. Можна бачити, що

k = А при Е = 0 і k ( А при Т ( (.

Оскільки в хімічних реакціях відбувається розрив одних зв’язків і утворення інших, можна було б уявити, що енергія активації дорівнює енергії розриву хімічного зв’язку. Однак вимірювання енергії активації показує, що вона завжди менша за енергію зв’язків. Для створення можливості протікання реакції немає необхідності повного розриву зв’язків атомів у молекулі – треба тільки їх дещо послабити.

Таке "розхитування" зв’язків відбувається під час утворення нестійкої проміжної сполуки – активованого комплексу. Різниця енергії активованого комплексу та середньої енергії вихідних молекул і є енергією активації.

Оскільки енергія активації – це той енергетичний бар’єр, який відокремлює активований комплекс від речовин, що вступають до реакції, очевидно, що різниця енергій активації прямої (Е() і зворотної (Е() реакцій дорівнює її тепловому ефекту

(Н = Е( – Е( .                                                 (2.12)

Якщо (Н ( 0 (ендотермічний процес), то Е( – Е( ( 0, тобто Е( ( Е(; для випадку, коли (Н ( 0 (екзотермічний процес), Е( – Е( ( 0, тобто 
Е( (  Е(.

На рис. 2.2 як приклад наведено схеми протікання реакцій метану з іонами галогенів. На осі ординат відкладено ентальпію системи Н, а на осі абсцис – реакційний шлях, який приблизно відповідає часу, відліченому від моменту, коли частки не взаємодіяли.

Зменшення реакційної здатності під час переходу від F( до Cl( обумовлює збільшення енергії активації Е( в процесі

СН4 (г) + Г((г) = СН3+(г) + НГ(г),

а зменшення міцності зв’язку у ряду Н – F, H – Cl, H – Br приводить до переходу від екзотермічних процесів (а) і (б) до ендотермічного процесу (в). Видно також, що значення (Н реакції, яке обумовлено термодинамічними факторами, не залежить від енергії активації, яка визначає кінетику процесу.
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Рис. 2.2. Схема протікання процесів  СН4 (г) + Г–(г) ( СН3 +(г) + НГ(г); 

Г – F (а); Cl (б); Br (в).

Залежність швидкості реакції від температури часто виражають через температурний коефіцієнт. Температурний коефіцієнт ((Т) показує, у скільки разів збільшується швидкість хімічної реакції під час збільшення температури на 10 К
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Енергія активації може бути визначена різними способами, зокрема, за температурною залежністю швидкості реакції при постійній концентрації реагентів; за температурною залежністю константи швидкості реакції та ін.

 Каталіз
Каталізатор – це речовина, яка змінює швидкість реакції, але сама залишається хімічно незмінною. Наприклад, додавання невеликої кількості манган (ІV) оксиду як каталізатора до гідроген пероксиду викликає бурхливе розкладання Н2О2
2 Н2О2 
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Велике практичне значення каталізаторів обумовлено можливістю швидко, без зайвих витрат енергії отримувати у великих кількостях різноманітні речовини.

У залежності від того, знаходиться каталізатор у тій самій фазі, що й реагуючі речовини, тобто чи рівномірно він розподілений у реакційному об’ємі, чи утворює самостійну фазу, відрізняють гомогенний і гетерогенний каталіз. Під час гетерогенного каталізу прискорення процесу звичайно пов’язано з каталітичною дією поверхні каталізатора. Як каталізатори при цьому часто використовують перехідні метали, їхні оксиди та інші сполуки.

У гомогенному каталізі як каталізатори використовують кислоти, основи, солі, перед усім Феруму, Хрому, Мангану, Нікелю та інших перехідних елементів.

Каталізатори відрізняються вибірковістю дії. Так, на алюміній оксиді при 350 – 3600С відбувається дегідратація етанолу

С2Н5ОН 
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а в присутності міді при 200 – 2500С – його дегідрування

С2Н5ОН 
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За відсутності каталізатора обидві реакції протікають паралельно.

Каталізатор не впливає на дійсну рівновагу, тобто не змінює константу рівноваги й рівноважні концентрації. Якщо підвищення температури не тільки прискорює процес, але й зсуває рівновагу, то каталізатор лише змінює час його досягнення; він тим менший, чим активнішим є каталізатор. Активність каталізатора дуже залежить від методики його виготовлення. Чим більш пухкою, нестійкою й великою є його поверхня, тим більшою є його активність.

Дія каталізатора пов’язана з тим, що він вступає до взаємодії з речовинами, що реагують, з утворенням проміжних продуктів, і тим самим спрямовує процес за новим реакційним шляхом. Складні каталітичні процеси протікають за декількома напрямками з утворенням різних продуктів, але в будь-якому випадку повинна виконуватись умова (G ( 0.

Про проміжні продукти зазвичай роблять висновок за непрямими ознаками, безпосередньо зафіксувати їх удається лише у виняткових випадках. Дія каталізатора в основному пояснюється тим, що він, змінюючи механізм процесу, знижує енергію активації.

Під час гетерогенного каталізу істотну роль відіграє поглинання поверхнею каталізатора частинок, що реагують. Процес протікає за декількома стадіями. Початковими є дифузія частинок вихідних реагентів до каталізатора й поглинання їх його поверхнею (активована адсорбція). Останній процес викликає наближення молекул і підвищення їхньої хімічної активності. При цьому під впливом силового поля атомів поверхні каталізатора змінюється структура електронних оболонок молекул і, як наслідок, знижується активаційний бар’єр – на каталізаторі відбувається реакція. Потім продукти взаємодії залишають каталізатор і, нарешті, за рахунок дифузії переходять до об’єму реакційної посудини. Найбільш повільна з цих стадій визначає швидкість процесу в цілому.

Процес формування проміжних поверхневих сполук відбувається на активних ділянках (активні центри) каталізатора. Для активності каталізатора важливими є не тільки наявність активних центрів, але й характер їхнього розташування. Чим більшою є геометрична відповідність між розташуванням атомів у молекулах вихідних речовин, що адсорбуються, і розташуванням активних центрів на поверхні каталізатора, тим активнішим є останній.

Ланцюгові реакції
У хімії дуже розповсюджені так звані ланцюгові реакції. Ці реакції можуть бути викликані вільними радикалами, за рахунок яких відбувається перетворення неактивних молекул на активні. Теорія ланцюгових реакцій створена науковими працями М. Семенова та Р. Хіншельвуда.

Відрізняють два типи ланцюгових реакцій – з нерозгалуженими та з розгалуженими ланцюгами.

Прикладом реакцій першого типу є фотохімічний синтез хлороводню. Формування ланцюга починається з утворення радикалів

Сl2 + hν ( 2 Cl ·.

Під час розвитку ланцюга чергуються такі процеси:

Н2 + Сl · ( HCl + H ·,

H · + Cl2 ( HCl + Сl ·,

H 2 + Сl · ( HCl + H ·.

Обрив ланцюга відбувається внаслідок реакції рекомбінації

H · + H · ( Н2,

Сl ·( + Сl ·( ( Сl2.

Узагальнимо цей приклад. Нехай за рахунок джерела енергії (світло, електричний розряд, нагрівання чи радіоактивне випромінювання) утворюються вільні радикали або атоми, які мають ненасичені валентності. Вони взаємодіють з вихідними молекулами, причому в кожній ланці знов утворюється нова активна частка. Шляхом поперемінного повторення одних і тих самих елементарних процесів відбувається поширення реакційного ланцюга. Його довжина може бути дуже великою (у прикладі, що розглядається, на кожний поглинутий квант світла утворюється до 100 000 молекул НСl). Зіткнення двох однакових радикалів за умови, що енергія, яка виділяється при цьому, може бути віддана третьому тілу, призводить до обриву ланцюга. Причиною обриву ланцюга може бути також захват вільних радикалів стінкою реакційної посудини, взаємодія радикала з домішками та ін.

Процеси з розгалуженими ланцюгами відрізняються від розглянутих тим, що в них одинична реакція одного вільного радикала приводить до утворення більш ніж одного нового вільного радикала. Один з них продовжує первісний ланцюг, а інший (інші) – починають новий (нові).

Прикладом цього типу процесів може бути окиснення водню, яке за певних умов протікає таким чином:

H · + О2 ( ·ОH + О,

 ·ОH + Н2 ( Н2О + H ·,

О + Н 2 ( ·ОH + H ·.

Радикали, які утворюються у двох перших реакціях, забезпечують розвиток нерозгалуженого ланцюга, а атом Оксигену, що має дві вільні валентності, у третій реакції утворює два додаткових радикали, які починають розгалуження. Таким чином утворюється велика кількість вільних радикалів. Цим такі реакції відрізняються від процесів першого типу. "Розмноження" радикалів приводить до лавиноподібної течії процесу, яка може викликати вибух. Однак і в цих процесах відбувається обрив ланцюгів. Лише в тому випадку, коли темп розгалуження випереджає темп обриву, швидкість процесу бурхливо збільшується. Темп розгалуження ланцюга визначається кількістю зустрічей реакційно здатних частинок з молекулами вихідної речовини, тобто він є пропорційним концентрації речовини та об’єму посудини. Швидкість обриву складається з швидкості цього процесу на частинках домішок (вона пропорційна концентрації останніх) і швидкості обриву на стінках посудини (пропорційна поверхні посудини). З цього випливає існування деяких граничних (критичних) умов. Зміна тиску, температури тощо викликає раптовий перехід від повільної течії процесу до вибуху.
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