Тема: ХИМИЧЕСКАЯ КИНЕТИКА
СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ

Химическая кинетика – учение о скорости химических реакций и механизме их протекания.

Скорость реакций равна числу актов взаимодействия частиц в единицу времени: для гомогенных реакций – в единице объема, для гетерогенных – на единице поверхности раздела фаз. Обычно для оценки скорости реакции пользуются пропорциональными  числу актов взаимодействия величинами – изменением во времени концентраций реагирующих веществ. Концентрацию выражают в моль/л, время – в минутах. Средней скоростью реакции Vср за данный промежуток времени называют отношение изменения концентраций исходных веществ или продуктов реакции ко времени, в течение которого это изменение произошло
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Так как концентрации реагирующих веществ в ходе реакции непрерывно меняются, следует говорить об истинной скорости реакции υ, т.е. о ее скорости в данный момент времени τ. Она выражается первой производной от концентрации по времени:
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Основными факторами, влияющими на скорость реакции, являются концентрации реагентов, давление, температура и катализаторы.

Влияние концентрации и давления на скорость реакции
Поскольку скорость реакции определяется числом актов взаимодействия реагирующих частиц в результате их столкновения в единицу времени, то она, естественно,  зависит от концентрации этих частиц, т.е. от концентрации реагирующих веществ. Теоретические и экспериментальные данные показывают, что для элементарных актов взаимодействия (простых реакций, протекающих в одну стадию) скорость химической реакции при постоянной температуре прямо пропорциональна произведению концентраций реагирующих веществ, возведенных  в степени.,  равные их стехиометрическим коэффициентам в уравнении реакции. 

Для реакции
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скорость реакции будет равна произведению       
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где 
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− молярная концентрация реагента; [image: image11.png]
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 − стехиометрический коэффициент; 
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–  константа скорости реакции. 
Для каждой реакции при постоянной температуре 
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 является постоянной величиной. Численно константа 
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 равна скорости в условиях, когда концентрации каждого из реагирующих веществ равны единице (удельная скорость). Зависимость, описываемая уравнением (4), называется законом действия масс (ЗДМ). В случае гетерогенной реакции учитывается концентрация только жидких и газообразных веществ. Например,  для реакции 
                                              S(k) + O2(r) ↔SO2(г), 

поскольку концентрация твердофазного вещества считается постоянной и входит в константу скорости,  в уравнении ЗДМ остается лишь концентрация газообразного реагента υ =
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 Величина константы скорости зависит от всех факторов, которые влияют на скорость реакции, за исключением концентрации реагирующих веществ. Если в реакции участвует хотя бы одно газообразное вещество, изменение скорости реакции может быть вызвано изменением давления. Повышение давления при T = const равносильно увеличению его концентрации. При увеличении концентрации газообразного компонента скорость реакции в соответствии с ЗДМ (4) возрастает. При понижении давления при T = const газ расширяется, и его концентрация в системе уменьшается. Это вызывает уменьшение скорости реакции, участником которой является газообразный компонент.

Если в реакции участвуют несколько газообразных веществ, то при изменении давления одновременно и в одинаковой степени изменяются все их концентрации, изменяя соответственно скорость процессов.

Молекулярность и порядок реакции
Число молекул, принимающих участие в элементарном акте химической реакции, называется молекулярностью. При этом число молекул образующихся веществ не имеет значения, так как молекулярность определяется только числом молекул реагирующих веществ. Различают реакции:
● мономолекулярные,  в которых только один вид молекул претерпевает превращение, например термическая диссоциация газообразного йода 
                                 I2 [image: image20.png]


 2I;

● бимолекулярные, в которых участвуют два различных вида молекул или две молекулы одного вида, например разложение йодистого водорода 

                                2HI  → H2 + I2;

● тримолекулярные, в которых участвуют три молекулы одного или разных видов, например, взаимодействие окиси азота с водородом 
                                             2NO + H2  → N2O + H2O.

Вероятность одновременного соударения многих частиц очень мала, поэтому тримолекулярные реакции очень редки, а четырехмолекулярные вообще  неизвестны. Уравнение (3.4), связывающее скорость реакции с концентрациями реагирующих веществ, называется кинетическим уравнением реакции. Порядок реакции n определяется суммой показателей степеней при  концентрациях в кинетическом уравнении реакции  
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. Поскольку уравнение химической реакции фиксирует конечное и исходное состояния системы, значение молекулярности не всегда совпадает с общим порядком реакции. Объясняется это тем, что стехиометрическое уравнение реакции описывает процесс в целом и не отражает истинного механизма реакции, протекающей, как правило, через ряд последовательных промежуточных стадий. При этом скорость реакции, ее кинетика, определяются наиболее медленной стадией.

Порядок и молекулярность реакции могут не совпадать и в тех случаях, когда по условиям эксперимента различие концентраций реагентов весьма велико. Так, в реакции гидратации уксусного ангидрида 

(СН3СО)2О + Н2О  =  2СН3СООН,

протекающей при большом избытке воды, можно считать ее концентрацию постоянной 
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тогда порядок этой бимолекулярной реакции будет равен единице. Подобные реакции называются псевдомономолекулярными. Можно сказать, что порядок и молекулярность реакции будут совпадать лишь для простых (элементарных)  реакций, протекающих в одну стадию в соответствии со стехиометрическим уравнением.

Односторонние реакции первого порядка. К ним относятся реакции термического разложения, реакции радиоактивного распада и многие бимолекулярные реакции при условии, что концентрация одного из реагирующих веществ поддерживается постоянной. Дифференциальное кинетическое уравнение односторонней реакции первого порядка имеет вид
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Интегральное кинетическое уравнение получим  после интегрирования:

                             lnс = -k1τ + const.                                                       (5)

Выражение (5) является уравнением прямой в системе координат lnc−τ, а k1 – тангенсом угла наклона этой прямой к оси τ. Значение const определяется из начальных условий: при τ = 0 , c = c0 и lnc = lnc0. Тогда lnс = - k1τ  +  lnc0             или 
                                                          k1 =
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, 
где c0 – начальная концентрация реагирующего вещества; с – концентрация этого вещества к моменту времени  τ от начала реакции. Если обозначить через 
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= c0 – c  изменение концентрации исходного вещества к моменту времени τ от начала реакции, то
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Из уравнения (6) следует, что размерность константы скорости  для реакции первого порядка k1     обратна  размерности времени [время-1].
Односторонние реакции второго и третьего порядка. Дифференциальные кинетические уравнения реакций второго и третьего порядка соответственно имеют вид (при условии 
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После интегрирования  имеем:
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Размерность k2 определяется величиной, обратной концентрации и времени, т.е. [
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c-1],  размерность k3 определяется величиной, обратной времени и квадрату концентрации  [τ--1-∙c-2].
Порядок реакции может быть определен графическим методом, который  основан на том, что определяют такую функцию от концентрации, которая на графике зависимости ее от времени дает прямую линию. Для реакции первого порядка такой функцией является lnc ; для реакции второго порядка 
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; для реакции третьего порядка [image: image47.png]
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 (рис. 1). Тангенс угла наклона этих прямых k оси τ определяет константу скорости соответствующей реакции.
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                                       Рис. 1                                                             

Влияние температуры на скорость реакции. Энергия активации

Как правило, скорость химической реакции увеличивается с повышением температуры. Количественно эта зависимость оценивается величиной температурного коэффициента скорости химической реакции γ, который показывает, во сколько раз увеличивается скорость реакции при повышении температуры на 100С (правило Вант-Гоффа): «При повышении температуры на  каждые 100С скорость гомогенной реакции увеличивается в γ раз»:
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где kT – константа скорости при температуре Т; kТ+10 – константа скорости при температуре Т + 10, γ – температурный коэффициент скорости реакции, значение которого обычно лежит в интервале от 2 до 4.

Если  изменение температуры составляет величину 
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= Т2 - Т1 , то правило Вант-Гоффа запишется в общей форме 
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Более строгую зависимость константы скорости реакции от температуры устанавливает уравнение Аррениуса
                                                 k = А∙е– Eoп/RT,                                                (10)
lnk = lnА – Eoп/RT ,                                                                              (11)
где А  − предэкспоненциальный множитель;  Eoп – опытная энергия активации; R – универсальная газовая постоянная; T – абсолютная температура.

Необходимым условием взаимодействия молекул является их столкновение, т.е. такое сближение, при котором электроны, атомы, ионы одной молекулы попадают в сферу действия полей электронов, атомов, ионов другой молекулы. Но не каждое соударение приводит к взаимодействию, реагируют только молекулы, обладающие в момент столкновения необходимым избытком энергии. Такие молекулы называются «активными». Энергию, которую надо сообщить молю вещества в стандартном состоянии, чтобы его молекулы стали активными в данной реакции, называют энергией активации. Истинная энергия активации, вообще говоря, не совпадает с опытной энергией активации, определяемой по уравнению (3.10). Чем больше энергия активации, тем меньше в данных условиях активных молекул и тем медленнее протекает реакция.

Величина Еакт зависит от природы реагирующих веществ. Значение величины опытной энергии активации легко определить на основании уравнения (3.11) по наклону прямой  lnk – Т-1 (рис.. 2).
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Рис. 2
Тангенс угла наклона прямой  позволяет определить энергию активации
 tgα = [image: image54.png]
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, а отрезок, отсекаемый на оси ординат, – предэкспоненциальный множитель А.. Расчет Еоп можно провести аналитически, интегрируя уравнение Аррениуса в пределах от Т1 до Т2  и от k1 до k2:
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Таким образом, существует две принципиальные возможности ускорения реакции: а) увеличение температуры, б) снижение энергии активации. Последняя осуществляется с помощью катализаторов.

Влияние катализаторов на скорость реакции
Для многих реакций можно подобрать такое вещество, которое, присутствуя даже в небольшом количестве в смеси веществ, способствует химической реакции. Такие вещества, которые обязательно участвуют в процессе, но в конце реакции регенерируются и остаются химически неизменными, называются катализаторами. Поскольку принципиальная осуществимость и пределы протекания реакции определяются величиной и знаком изобарно-изотермического потенциала (∆G < 0), катализатор лишь ускоряет время достижения равновесного состояния, но не изменяет  его. Действие катализаторов объясняется главным образом тем, что они уменьшают энергию активации реакции. В зависимости от того, находится ли катализатор в той же фазе, что и реагирующее вещество, или образует самостоятельную фазу, говорят о гомогенном или гетерогенном катализе. Механизм каталитического действия для них неодинаков, однако и в том и в другом случае происходит ускорение реакции за счет снижения Еакт. Для гомогенных реакций считают, что катализатор образует в той же фазе промежуточные реакционно-способные продукты. Медленно протекающий процесс, например реакция 
                                                          А + В = АВ 
в присутствии катализатора происходит в две стадии: 
                                                   А + К = АК    и     АК + В = АВ + К, 
т.е. сначала образуются частицы промежуточного соединения АК, которое, реагируя с веществом В, дает в итоге  конечный продукт АВ  с регенерацией катализатора К. При гетерогенном катализе ускорение процесса обычно связано с каталитическим действием поверхности твердого катализатора.

Порядок величины ускоряющего действия катализатора может быть оценен по уравнению (3.10). Так как величина Еоп стоит в показателе степени, то даже сравнительно небольшое ее уменьшение под действием катализатора должно привести к значительному увеличению константы скорости.

Работа  №  26.  ИЗМЕРЕНИЕ СКОРОСТИ РАЗЛОЖЕНИЯ ПЕРОКСИДА ВОДОРОДА ГАЗОМЕТРИЧЕСКИМ МЕТОДОМ

Цель работы − определение основных кинетических параметров химической реакции: средней константы скорости, порядка реакции и энергии активации. Ознакомление с газометрическим методом изуче​ния кинетики химических реакций, протекающих с участием газообразных веществ. 
Пероксид водорода в водных растворах самопроизвольно разла​гается по уравнению с выделением газообразного кислорода

                                    2Н2О2 →2Н2О + О2. 

В присутствии некоторых катионов и анионов разложение заметно ускоряется. Реакция может служить примером гомогенной каталитической реакции. Разложение Н2О2  сопровождается выделением О2. За ходом реакции следят по изменениям объема выделившегося кислорода через различные промежутки времени от начала реакции.

Схема прибора для изучения кинетики разложения пероксида водорода представлена на рис. 3.3.

Порядок выполнения работы
1. Налить в реакционный сосуд (1) раствор катализато​ра и при открытом кране (5) поместить сосуд в термостат (4). Вид ка​тализатора и температурный режим процесса определяется преподава​телем. 
2. С помощью уравнительного сосуда (3) установить уровень воды в бюретке (2) на нулевом делении или около него. Закрыть кран (5) и проверить прибор на герметичность. 
3. Выдержать реакционный сосуд в термостате ~20 мин. и  влить в него по указанию преподавателя определенное количество пероксида водорода. Раствор перемешать, встряхивая  реакционный сосуд с закрытой пробкой. кран вверху бюретки держать открытым 1 мин. для вытеснения воздуха, затем его закрыть. 
4. Установить на одной отметке уровни жидкости в бюретке (2) и в уравнительном сосуде (3), чтобы привести давление в приборе к атмосферному. Записать исходный уровень  жид​кости в бюретке и время на часах. 
5. В ходе реакции делать замеры уровня жидкости в измерительной бюретке  через каждые 2-3 мин. в течение 30-36 мин. Следить, чтобы при измерениях уровни жидкости в бюретке и уравнительном сосуде были  одинаковыми. 
6. После того как реакция практически прекратится,  реакционный сосуд поместить в кипящую водяную баню на 15 мин. При кипячении на водяной бане уравнительный сосуд поддерживать в самом высоком положении. 
7. Охладить  реакци​онный сосуд до температуры термостата, выдержать в те​чение 10-15 мин., после чего замерить уровень жидкости в бюретке (α∞).
8. Результаты измерений занести в таблицу, записав следующие условия опыта: 
Температура опыта …………………………………………...

Катализатор……………………………………………………

Количество Н2О2………………………………………………

	Номер измерения
	Время от

начала

реакции

τ, мин
	Объем выделившегося О2, мл
	Максимальный объем выделивше​гося О2 

α∞ ,   мл
	α∞-ατ
	lg(α∞-ατ)
	Константа скорости, k
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Рис.3
9. Построить кинетическую кривую αt = f(τ).
10. Рассчитать константу скорости для трех-четырех измерений τ при установившемся режиме (в середине процесса) по кинетическому уравнению первого порядка, где концентрации пероксида водорода заменить пропорциональными им величинами объемов выделившегося кислорода. Сле​дует считать, что максимальный объем выделившегося кислорода про​порционален начальной концентрации пероксида водорода, а объем α∞-ατ пропорционален изменению концентрации пероксида водорода к моменту от начала реакции. Тогда
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11. Вычислить среднее значение константы скорости реакции.
12. Построить график зависимости lg(α∞-αt) = f(τ), откладывая время в минутах по оси абсцисс. Для реакции первого поряд​ка эта зависимость выражается прямой, тангенс угла наклона которой к оси τ есть константа скорости.

13. Определить константу скорости по графику и сравнить с вычисленной. С учетом перевода натурального логарифма в десятич​ный k = 2,3 tgφ.
14. Записать уравнение химической реакции разложения пероксида водорода и кинетическое уравнение реакции.
15. Получив у преподавателя значение константы скорости при другой температуре, рассчитать энергию активации реакции.
Работа   №   30.    ЗАВИСИМОСТЬ СКОРОСТИ РЕАКЦИИ ОТ ТЕМПЕРАТУРЫ 

Опыт № 1.  Влияние температуры на скорость  реакции

Цель работы − исследование влияния температуры на скорость химической реакции.

Зависимость скорости реакции от температуры можно наблюдать, пользуясь реакцией взаимодействия тиосульфата   натрия с серной кислотой:

Na2S2O3 + Н2SО4 → Nа2SO4 + Н2O + SO2 + S↓, 

в которой образующаяся твердая сера будет вызывать помутнение раствора.
Оборудование

1. Три стакана емкостью 300−400 мл.

2. Термометры.

3. Метроном (или секундомер).

Порядок выполнения работы

1. Налить воды в три стакана емкостью каждого 300−400 мл на  3/4 объема. Стаканы накрыть картонными крышками с тремя отверстиями, в одно из которых вставить термометр (два других отверстия предназначены для пробирок).

2. Поставить стаканы на асбестовую сетку. Один из них оставить при ком​натной температуре, два других нагреть до определенных темпера​тур, различающихся между собой на 10°С, таким образом, чтобы температу​ра воды в стакане № 1 была комнатной, в стакане № 2 − на 10°С выше комнатной, в стакане № 3 − на 10°С выше, чем в стакане № 2. Тем​пературу поддерживать постоянной в течение всего опыта. Они будут выполнять роль термостатов.
3. В одно из свободных отверстий в крышке каждого стакана вставить пробирку с 2 н раствором кислоты и опущенной в нее пипет​кой. В другое отверстие поместить пробирку с 10 мл 0,5 н раствора тиосульфата натрия. 
4. Не выни​мая пробирку с тиосульфатом натрия из стакана № 1, добавить в нее одну каплю 2 н серной кислоты из пробирки, находящейся в том же стакане. По метроному (или по секундомеру) отсчитать время до появления заметной мути.

5. Повторить опыт с растворами тиосульфата и серной кислоты в стаканах 
№  2 и 3, измеряя время течения реакции, как и в первом случае. 

6. Данные наблюдений записать в таблицу:

	Номер наблюдения
	Температура опыта
	Время течения реакции, мин. или  число ударов метронома
	Скорость реакции в условных единицах
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7. Сделать вывод о зависимости скорости химической реакции от температуры. 

8. По полученным данным построить график зависимости скорости реакции от температуры, откладывая по оси абсцисс температуру, а по оси ординат − относительную скорость реакции.
9. Рассчитать температурный коэффициент скорости реакции γ.

Вопросы и задачи   
1. Что такое скорость химической реакции?

2. От каких факторов зависит скорость химической реакции?

3. Каков физический смысл константы скорости?

4. Что называется порядком реакции и молекулярностью? В каких случаях порядок и молекулярность не совпадают?

5. Зависимость скорости реакции от концентрации; закон действия масс для гомогенных и гетерогенных процессов.

6.  Влияние температуры на скорость реакции. Правило Вант-Гоффа.

7. Что называется энергией активации? Напишите уравнение Аррениуса.

8.  Какие вещества называются катализаторами? Механизм действия катализаторов.

9.  Какие реакции называются цепными? Каков их механизм?
10. При 150 оС некоторая реакция заканчивается за 16 мин. Принимая температурный коэффициент реакции равным 2,5, рассчитайте, через сколько минут закончилась бы эта реакция при 200 оС ; при 80 оС .
11. Во сколько раз следует увеличить концентрацию водорода, чтобы скорость реакции N2 + 3H2 = 2NH3 возросла в 1000 раз? Как нужно изменить давление, чтобы добиться такого же ускорения реакции?
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