Лекция №11
   ХИМИЧЕСКАЯ  КИНЕТИКА 
 
  Скорость   химической   реакции

     Под скоростью  химической реакции понимают количество вещества, прореагировавшего в единицу времени в единице объёма или изменение концентрации реагирующего вещества за единицу времени.
     В общем виде скорость химической реакции выражается уравнением:



                         ω = ±  = ± ,                             (1)

     где  С – концентрация реагирующего вещества;
            n – число молей реагирующего вещества;
            V – объём системы;
             t – время.

    Если скорость химической реакции выражается через исходные вещества, то в уравнении (4.1) ставится знак «минус». Это связано с тем, что со временем протекания реакции концентрация исходных веществ уменьшается и производная   является отрицательной величиной. Поскольку скорость химической реакции является всегда величиной положительной, то для удовлетворения этого условия необходимо ставить знак «минус».

     Если скорость химической реакции выражается через продукты реакции,  то ставится знак «плюс». Это связано с тем, что концентрация продуктов реакции со временем течения реакции увеличивается и производная  является положительной величиной и при этом соблюдается условие, что скорость химической реакции всегда будет являться положительной величиной.
     Рассмотрим в общем виде гомогенную химическую реакцию, протекающую  в газовой фазе или в растворе:


                     А + bВ  = mМ  +  nN                            (2)

     Тогда скорость реакции через вещества, участвующие в ней, можно выразить уравнением:





                ω = -  = -  =  =               (3)

     Между скоростями химической реакции, выраженными через вещества, участвующими в реакции , существует связь, выражаемая уравнением:









      -∙  = - ∙ = ∙ = ∙             (4)

Скорость химической реакции зависит от ряда факторов: природы реагирующих веществ, их концентрации, температуры, давления и т. д. Со временем каждая химическая реакция приходит в состояние динамического равновесия, при котором скорость прямой и обратной химических реакций одинаковы:

                              ω  =  ω1 = ω2,                                   (5)

     где ω1 – скорость прямой химической реакции;
           ω2 – скорость обратной химической реакции.
     Если скорость прямой химической реакции намного превышает скорость обратной химической реакции, т.е.


                                  ω1  >>ω2,                                  (6)
                                                        
то скорость реакции в целом определяется скоростью прямой химической реакции. Такие реакции называются односторонними или  необратимыми. 
     В общем случае, скорость односторонней химической реакции зависит о концентрации реагирующих веществ. Уравнение, выражающее зависимость скорости химической реакции от концентрации реагирующих веществ, называется кинетическим уравнением химической реакции. Эту зависимость выражает основной постулат химической кинетики. Для реакции (2) уравнение основного постулата химической кинетики имеет вид:



                              ω = kCC,                                   (7)

     где k – константа скорости химической реакции;
            nA – порядок реакции по веществу А;
            nB – порядок реакции по веществу В.
    Если СА = 1 и СВ = 1, то уравнение (7) принимает вид:

                                        ω = k                                       (8)

     Поэтому величину  k иногда называют удельной скоростью химической реакции.
     Измерение скорости химической реакции основано на определении концентрации одного из реагирующих веществ через различные промежутки времени после начала реакции, т. е. заключается в  определении зависимости концентрации реагирующих веществ от времени. Эта задача решается с помощью наиболее подходящих для каждого конкретного случая методов количественного анализа. Обычно концентрацию реагирующего вещества определяют либо с помощью количественного анализа, либо методами физико-химического анализа, основанного на измерении какого – либо физического свойства реакционной смеси в процессе реакции. Такими свойствами могут быть: плотность, вязкость, диэлектрическая проницаемость, электропроводность, оптическая плотность и другие.

  Кинетика  односторонних реакций  простых  типов

     К реакциям простых типов относятся реакции, в кинетических уравнения которых концентрации  реагирующих веществ находятся  в степенях, представляющих собой целые числа. Вид  кинетических  уравнений  зависит от порядка реакции. Рассмотрим химические реакции, у которых молекулярность и порядок совпадают друг с другом.

     2.1    Реакции  первого  порядка  

     Рассмотрим в общем виде реакцию первого порядка:


                                А  продукты                             (9)

    Уравнение скорости для этого типа реакций имеет вид:


                            		     ω = -  =  kCА                           (10)

    После разделения переменных получим:


              		                   -  = kdt                                (11)

    Интегрирование уравнения в пределах С0,А – СА  и  0 – t даёт:


                                       ln = kt                                 (12)
     где С0,А – концентрация вещества А на начало реакции при t = 0;
           СА  - концентрация вещества А ко времени протекания реакции t;
           k –константа скорости химической реакции.
     Это уравнение часто используется в виде

                               lnC = lnC0,A – kt                               (13)

     Константа скорости реакции первого порядка имеем размерность:  с-1, час-1 или год-1. Так как она не зависит от способа выражения концентрации, то в кинетических уравнениях реакции первого порядка вместо концентрации можно использовать любые другие  величины, пропорциональные концентрации реагирующего вещества:


                                     ln = kt ,                                (14)


     где - количество реагирующего вещества на начало реакции;

            - количество вещества, которое прореагировало ко времени t;
или 

                                      ln = kt,                             (15)
    

     где  - процент вещества, прореагировавшего ко времени t.
     Любая химическая реакция характеризуется периодом полураспада. Периодом полураспада называют время, в течение которого реагирует половина исходного вещества. Для реакции первого порядка период полураспада определяется выражением:


                                         t1/2 =                                 (16)

     Как видно из последнего уравнения, период полураспада для реакции первого порядка не зависит от начальной концентрации реагирующего вещества. 
    
     2.2    Реакции  второго   порядка

     Рассмотрим в общем виде реакцию второго порядка типа


                             А + В  продукты                            (17)

     Уравнение скорости для реакций подобного типа можно записать в виде



                   ω = -  = k·CA·CB                    (18)

     Если начальные концентрации (t = 0) веществ А и В одинаковы и равны  
С0,А = С0,В = С0, , то уравнение (13.18) примет вид:


                                ω = -  = kC2,                                (19)

     где С – концентрация вещества А и В ко времени t.
После разделения переменных и интегрирования получим: 

                                     + kt                                    (20)

или

                                       = kt                                  (21)

Период полураспада для реакций подобного типа определяется уравнением:

                                      t1/2 =                                    (22)


     Если С0,А  С0,В, то уравнение скорости реакции второго порядка в дифференциальной форме будет иметь вид:


         ω = -  = kCA·CB = k(C0,A – C)(C0,B – C),           (23)

     где С – концентрация вещества А и вещества В, которая прореагировала 
                  ко   времени t.
    После разделения переменных и интегрирования получим:



                      ln = kt                   (24)

     Разновидностью реакций второго порядка являются автокаталитические реакции, в которых катализатором служит один из продуктов реакции. В этих  реакциях концентрация катализатора со временем увеличивается. Скорость таких реакций зависит от концентрации
катализатора и определяется уравнением:


                   ω = -   = k(C0,A + C)(C0,В - C)                 (25)

После интегрирования получим:



                      ln = kt                   (26)

  Зависимость скорости химической реакции от температуры

     С повышением температуры скорость химической реакции увеличивается.
     Влияние температуры на скорость химической реакции проявляется через константу скорости химической реакции. Поэтому, говоря о влиянии температуры на скорость химической реакции, имеют в виду влияние температуры на изменение константы скорости химической реакции в зависимости от температуры.  
     Эмпирическим путём Вант-Гофф установил, что при повышении температуры на 10 градусов скорость химической реакции увеличивается в 
2 – 4 раза.  Количественно  зависимость  скорости  химической  реакции от 
температуры выражается через температурный коэффициент константы скорости химической реакции, который показывает, во сколько раз увеличивается скорость химической реакции при повышении температуры на 10 градусов:

                                        γ = ,                                  (27)

     где γ – температурный коэффициент скорости химической реакции;
           kT – константа скорости химической реакции при температуре Т;
           kТ+10 – константа   скорости   химической  реакции  при  температуре 
                      Т+ 10о
    На основании (27) можно записать:



                                           =  ,                           (28)


     где  k- константа скорости химической реакции при температуре Т1;

            k- константа скорости химической реакции при температуре Т2.
    После логарифмирования уравнения (4.28) получим:




                                 ln = ln γ                          (29)

     Для большинства химических реакций зависимость константы (скорости) химической реакции от температуры выражается эмпирическим уравнением Аррениуса:



                                          k = Аe,                              (30)
  
     где Е – энергия активации химической реакции.
     В дифференциальной форме уравнение Аррениуса имеет вид:
 

                                                                       (31)

     Условием протекания химической реакции является столкновение молекул реагирующих веществ. Однако в химическое взаимодействие вступают только те молекулы, которые обладают повышенным запасом энергии по сравнению со средней энергией частиц. Этот избыток энергии частица приобретает в результате хаотических столкновений с другими молекулами. Из этого следует, что под энергией активации понимают избыток энергии по сравнению со средним значением энергии реагирующих частиц, которым должна обладать реагирующая частица, чтобы вступить в химическое взаимодействие. Эта избыточная энергия необходима для преодоления энергетического барьера реакции. По современным представлениям она  необходима для  преодоления энергии отталкивания электронных облаков сталкивающихся молекул. Поэтому под энергией активации часто понимают энергетический барьер, который должны преодолеть реагирующие частицы, чтобы превратиться в продукты реакции.
     Разность между энергиями активации прямой и обратной реакции представляет собой тепловой эффект химической реакции ( рисунок 1).
     Из рисунка 1 видно, чтобы произошла химическая реакция, молекулы исходных веществ должны преодолеть энергетический барьер, равный  Е1, т.е. обладать энергией активации, равной Е1.
[bookmark: _GoBack]     Неопределённое интегрирование уравнения (31) при условии, что Е не зависит от температуры, даёт:


                            lnk = -  + C,                                  (32)

     где С – постоянная интегрирования.

                     Е  

                                   Е1   


                                        исх.в-ва                                 Е2
                                       ΔН 


                                                                      продукты  

                                                                                             путь реакции
      
               Е1- энергия активации прямой химической реакции;
               Е2 – энергия активации обратной химической реакции;
               ΔН – тепловой эффект химической реакции.







Рисунок 1 - К пояснению смысла энергии активации химической реакции
      Графически уравнение (32) имеет вид (рисунок 2)   

                     ln K
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Рисунок 2  -  Зависимость lnk от 

     Измерив константу скорости химической реакции при нескольких, можно рассчитать энергию активации химической реакции:

                                     Е = R·tgβ                                    (33)


    Определённое интегрирование уравнения (33) в пределах температур
Т1-Т2  даёт:



                              ln = ,                         (34)
     
     где k1 – константа скорости химической реакции при температуре Т1;
            k2 - константа скорости химической реакции при температуре Т2.
     Уравнение (34) позволяет рассчитать энергию активации химической реакции по двум значениям константы скорости химической реакции при различных температурах.
     С увеличением энергии активации  скорость химической реакции уменьшается и наоборот.          
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