Письменная консультация по теме:

 «Химическая термодинамика, кинетика, равновесие»
Химическая термодинамика изучает энергетические эффекты химических реакций, устанавливает возможность и пределы самопроизвольного (без затраты работы) их протекания. Объект  изучения - система – совокупность находящихся во взаимодействии частиц, выделяемых из окружающей среды. В зависимости от характера  взаимодействия   с окружающей средой система:

· Открытая обменивается с окружающей средой энергией и  веществом

· Изолированная не обменивается с окружающей средой ни энергией, ни веществом.
· Закрытая обменивается с окружающей средой энергией, но нет обмена веществом.
     Фаза - часть системы однородная по составу и свойствам и отделенная от других частей поверхностью раздела.

· Гомогенная система состоит из одной фазы.
· Гетерогенная система состоит из двух и более фаз.
         
Параметры состояния системы - совокупность   физических и химических  величин, характеризующих состояние системы:  температура - Т, давление - Р, объем - V, концентрация - С, плотность - ( и т.д.

Равновесное состояние системы - все параметры состояния постоянны во времени и во всех точках системы.
          Функции состояния системы или характеристические функции – это свойства системы, значения которых определяются параметрами состояния и  изменения которых при переходе   из одного состояния в другое  определяются  исходным и конечным состоянием системы, и не зависят от пути  перехода (U – внутренняя энергия, H - энтальпия, S - энтропия, G – энергия Гиббса, F – энергия Гельмгольца). Их значения зависят от количества вещества или массы - экстенсивные свойства системы (интенсивные свойства от массы не зависят  - Т, Р и др.)

  
 Различают процессы: 

· Изотермические Т = const
· Изобарические p = const
· Изохорические V= const
· Адиабатические нет обмена теплом с окружающей средой.
    Химические реакции наиболее часто протекают:

· в изобарно-изотермических условиях р,Т = const (открытые системы);
· в изохорно-изотермических условиях  V,Т = const (закрытые  системы).
         Первый закон термодинамики (частный случай закона сохранения энергии): энергия в виде теплоты подведенная к системе расходуется на увеличение ее внутренней энергии и совершение системой работы Q =(U+ W
Q – количество сообщенной системе теплоты; 

(U = U2 – U1 – приращение внутренней энергии;

W – работа, совершенная системой.  
Внутренняя энергия – U это полный запас энергии вещества (энергия всех видов движения и взаимодействия частиц, составляющих вещество, кроме кинетической энергии движения системы, как целого, и потенциальной энергии ее положения.) U - функция состояния системы.
  
Если на систему не действуют никакие другие силы, кроме постоянного давления, т.е. единственный вид работы, совершаемый при протекании химического процесса – работа расширения P(V, тогда Qр =(U+ P(V. 
U + PV  = H – энтальпия (теплосодержание) - функция состояния системы.

Тепловой эффект химических реакций – изменение энергии системы при протекании в ней химической реакции при условии, что система не совершает никакой другой работы, кроме работы расширения:

а)   P = const,  Qp =  H2 – H1 = ∆H  

б) V = const,   QV = U2 – U1 = (U
при данных условиях Qp и QV - функции состояния, т.е. не зависят от пути процесса. 

 Для идеальных газов:  Qp = Qv + ∆νRT
∆ν – разница между числом молей газообразных продуктов и газообразных исходных веществ.

Задача 1 

Рассчитать  изменение внутренней энергии системы при изохорно-изотермическом протекании   реакции С(к)  +  СО2(г)  =  2СО(г) при 298К ∆rU0298 , если энтальпия реакции ∆rH0298 = 172,5кДж
Решение                   
Qp = Qv + ∆νRT        QV = (U        Qp =  (H      ∆ν = 2 – 1 = 1 моль газа
∆rU0298 = ∆rH0298 –∆νRT = 172,5 – 1. 8,31.10-3(298 = 170,0 кДж

Термохимические  уравнения - химические уравнения реакций, в которых указаны агрегатные состояния веществ и тепловые эффекты      

Например, Н2(г) + 1/2О2(г) = Н2О(ж);            ΔrНо298 = -285,84 кДж

Qp = H2 – H1 = (r H – тепловой эффект реакции, протекающей в условиях р,Т = const.
ΔrН<0 - экзотермическая реакция (Q выделяется) 

ΔrН>0 - эндотермическая реакция (Q поглощается)

1. Закон Ломоносова, Лавуазье-Лапласа  Qобр.i = - Qразл.i 
2.  Закон Гесса Тепловой эффект реакции не зависит от пути ее протекания, а зависит лишь от природы и состояния исходных веществ и продуктов  
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       2                                 3              (rНт  (1) =    (rНт (2) +   (rНт(3)

                         С                            
Задача 2  

Определить тепловой эффект реакции СН4 + 2О2 = СО2 + 2Н2О (г) по известным тепловым эффектам отдельных стадий:
   1. СН4 + 3/2О2 = СО + 2Н2О (г)                  (rН°1 = – 519,33 кДж
   2. СО + 1/2О2 = СО2,                                   (rН°2 = – 283,01 кДж
Решение          
(1) СН4 + 3/2О2 = СО + 2Н2О (г)

(2) СО + 1/2О2 = СО2,_________
СН4 + 2О2  + СО = СО + СО2 + 2Н2О (г), или  СН4 + 2О2 = СО2 + 2Н2О (г),
Так как  эта реакция является суммой реакций (1) и (2), то согласно закону Гесса (rН° = (rН°1 + (rН°2 = (– 519,33)   + (– 283,01)  = – 802,34 кДж
Задача 3 

Определить  ∆rH0298  реакции С(к)  +  СО2(г)  =  2СО(г)  (1), если известно 
  (2) 2С(к) + О2(г)    = 2СО(г) ,               ∆rH0298 (2) = -221 кДж   

  (3) 2СО(г) + О2(г) = 2СО2(г) ,              ∆rH0298 (3)= -566,1 кДж 
Решение 

К термохимическим уравнениям можно применять любые алгебраические действия: ур.1 = ½ ур.2 – ½ ур.3

½(2С(к)+О2(г)  -  2СО(г) + О2(г)) =  ½((2СО(г) -  2СО2 (г)) 

 ∆rH01= ½ (∆rH02-∆rH03) = ½[-221–(-566,1)]= 172,5 кДж 

Следствие из закона Гесса: энтальпия химической реакции равна сумме энтальпий  образования продуктов реакции за вычетом суммы энтальпий образования исходных веществ с учетом стехиометрических коэффициентов ν. Для веществ в стандартных состояниях: ΔrН0 = ∑νiΔfНi0прод.- ∑νjΔfНj 0исх веществ
Таблица 1. Условия стандартного состояния веществ

	Состояние вещества
	Стандартное состояние вещества: устойчивое состояние при Т=const и Р =  105 Па

	Простое твердое вещество
	Кристаллическое твердое вещество

	Простое жидкое вещество
	Чистая жидкость

	Газообразное
	Парциальное давление Р=100 кПа (1атм)  или относительное   давление 
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Растворенное
	Концентрация 1 моль/л


Энтальпия (теплота) образования вещества (fН  - тепловой эффект реакции образования 1 моль сложного вещества из простых веществ, устойчивых при 298 К и давлении 100 кПа.                      

 
Cтандартная энтальпия (теплота) образования вещества (fН0   - тепловой эффект реакции образования 1 моль вещества в стандартном состоянии из простых веществ, находящихся в стандартном состоянии 

(fН0298   (табличные данные), ΔfН0298 = 0   для простых веществ ( О2-газ,  Br2-жидкость,  Р-белый ,  Snбелое , S(к)ромб ….)

Задача 4
Напишите термохимическое уравнение реакции, тепловой эффект которой равен энтальпии образования H2SO4(ж).
Решение

H2(г)+2O2(г)+S(к)=H2SO4(ж),    (rН°298 = -811,3 кДж/моль 

(rН°298=ΔfН0298H2SO4 -ΔfН0298H2 -2ΔfН0298O2 -ΔfН0298S= -811,3 – 0 – 2.0 – 0= -811,3 кДж/моль  (табличные данные); (rН°298 = ΔfН0298H2SO4
Зависимость  ΔrН0  от температуры 

Уравнение  Кирхгофа:     ∆rH0T = ∆rH0298  + 
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 ∆rС0pdT
 Сpо – теплоемкость вещества, функция состояния системы
∆rСpо  - изменение стандартной теплоемкости системы в ходе реакции

∆rСpо =∑νi Срi0 прод -∑νj Срj 0исх веществ

        В отсутствие фазовых переходов веществ:                                                                

1 приближение: Ср ( ((Т)  (Ср,i =соnst),

тогда ∆rС0р= соnst и ∆rН0Т = ∆rН0298  + ∆rС0р(Т - 298)                 

2 приближение:  при  Т ~ 298 К     ∆rС0р,i = 0  и ∆rH0T = ∆rH0298    

При фазовом переходе в области температур (298 ÷ Т) К:
 ∆rН0Т = ∆rН0298  + ∆rС0р(1)(Тфп - 298) +∆rН0фп  + ∆rС0р(2)(Т - Тфп)

Задача 5 

Определите ∆rH0298  и  ∆rH01000  реакции  С(к)  +  СО2(г)  =  2СО(г),  считая постоянными теплоемкости реагентов в данном температурном интервале.     

Решение.  

             ∆rН0Т = ∆rН0298  + ∆rС0р(Т - 298) 
Табличные данные:

	Вещество
	ΔfН0298,кДж/моль
	С0р298 ,Дж/моль.К

	С(графит)
	0,0
	8,54

	СО2 (г)
	-393,5
	37,41

	СО (г)
	-110,5
	29,14


По следствию из закона Гесса ΔrН0298 =  ∑νiΔfНi0 продуктов  - ∑νjΔfНj 0исх веществ 
ΔrН0298= ΔfН0298 СОг - ΔfН0298 Ск - ΔfН0298 СО2г = 2(-110,5) – 0 – (-393,5) = 172,5 кДж. 

ΔrН0298 > 0 - реакция эндотермическая

Т.к. Ср – функция состояния, то ∆rС0р  =  ∑νiСр i0 продуктов  - ∑νjСр j 0исх веществ
∆rС0р= 2С0р298СОг–С0р298Ск–С0р298СО2г= 2.(29,14)–8,54–37,41 =12,33 Дж/К.

∆rН01000 =172,5 + 12,33.10-3.(1000 - 298) =  181,16 кДж. 

При изменении температуры на 702К увеличение теплового эффекта составляет  │(∆rН0298 - ΔrН01000)│100/│ΔrН0298│ = │(172,5 - 181,16)│100/172,5 = 5%.

2–ой закон термодинамики: в изолированных системах энтропия самопроизвольно протекающего процесса возрастает, т.е. ∆ S > 0.
S - энтропия  мера неупорядоченности состояния системы (чем больше порядок, тем меньше S). S – функция состояния системы
Неупорядоченность системы определяется ее макросостоянием, определяемым либо параметрами (P, T…), либо их мгновенными координатами и скоростями различных видов движения частиц в различных направлениях (числом микросостояний системы, которое называют термодинамической вероятностью W). 
 S = k lnW, Дж/(моль(К)   

 k –постоянная Больцмана k = R/Nа =1.38(10-23 Дж/К

3–ой закон термодинамики (М. Планк): при абсолютном нуле энтропия идеального кристалла равна нулю (полная упорядоченность)  W=1, S = k ln1 = 0
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Sвещества растет  с увеличением температуры и скачкообразно возрастает в точках фазовых переходов     

            S, Дж/(моль(К)              
                                                                           газы – носители S
                                                Тпл    Ткип       Т, К

Для любой Т можно определить абсолютное значение S чистого вещества.

Cтандартная энтропия S0, Дж/(моль(К) - энтропия вещества, находящегося в стандартном состоянии. S0298   - справочные данные.
Задача 6 

Дайте качественную оценку  (rS следующих реакций:
Ст + СО2,г ( 2СОг (1), 3Н2,г+ N2,г ( 2NH3,г (2), Ст + О2,г ( СО2г (3)
Решение. 

Ст + СО2,г ( 2СОг   (rS0 ( 0  – за счет увеличения числа молей газов в системе;

3Н2,г+ N2,г ( 2NH3,г  (rS0 ( 0 - за счет уменьшения числа молей газов в системе;

Ст + О2,г ( СО2г; (rS0 (0 число молей газов в системе не изменяется, требуется расчет.
Изменение энтропии системы

· при теплообмене с окружающей средой ΔS = Q/T
· при фазовом переходе ΔSфп= ∆Hфп/Tфп

Изменение энтропии химической реакции: ΔrS = ∑νi Si продуктов  - ∑νj Sj исх веществ 
Для стандартных состояний веществ и Т=298 К:

ΔrS0298 = ∑νiS0298,i продуктов - ∑νjS0298,j исх веществ
ΔrS0298 – стандартная энтропия реакции при 298К 

Зависимость  ΔrS от температуры

 в области (298 ÷ Т)    нет фазовых переходов: ∆rS0T  = ∆rS0298  + 
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1 приближение: Ср ( ((Т)  (Ср,i  = соnst),
тогда ∆rС0р= соnst и ∆rS0T = ∆rS0298  + ∆rС0р ln
[image: image6.wmf]298
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2 приближение: при  Т ~ 298 К  ∆rС0р,i = 0 и ∆rS0T = ∆rS0298                                                                   
в области (298 ÷ Т) К  при  фазовом переходе: 
 ∆rS0Т = ∆rS0298  + ∆rС0р(1)( lnТфп - ln298) +∆rS0фп  + ∆rС 0р(2)( lnТ - lnТфп)
Задача 7 

Определите ∆rS0298  и  ∆rS01000  реакции  С(к)  +  СО2(г)  =  2СО(г),  считая постоянными теплоемкости реагентов в данном температурном интервале Сp(i) = const.     

Решение.  

             ∆rS0T = ∆rS0298  + ∆rС0р ln
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Вещество       S0298,Дж/(моль.K)        С0р298,Дж/(моль.К)

С(графит)          5,74                            8,54

СО2 (г)           213,68                           37,41

СО (г)            197,54                           29,14

Так как S и Cp – функции состояния, то ΔrS0298 =∑νiS0298,i прод. - ∑νjS0298,j исх веществ и ∆rСpо =∑νi Срi0 прод -∑νj Срj 0исх веществ.
ΔrS0298 =2S0298,СОг - S0298,Ск - S0298,СО2г  = 2(197,54)–5,74–213,68=175,66 Дж/K. 

∆rС0р= 2С0р298СОг–С0р298Ск–С0р298СО2г= 2.(29,14)–8,54–37,41 =12,33 Дж/К.

∆rS01000 =∆rS0298  + ∆rС0рln
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=175,66+12,33ln(1000/298)=175,66+14,93=190,59 Дж/К. При  (T = 702К  (   (S = │(∆rS0298 - ΔrS01000) │100/│ΔrS0298│ = │ (175,66 - 190,59 │100/175,66  ( 8,5%.

	


Направление процесса определяется соотношением энтальпийного ∆rН (стремление системы к упорядоченности) и энтропийного Т∙∆rS (стремление системы к хаотичности) факторов реакции

Функцией состояния системы, учитывающей совместное влияние ∆rН и Т∙∆rS на самопроизвольное протекание реакции, является свободная энергия:
- при P, Т = const это энергия Гиббса или изобарно-изотермический потенциал    ∆rGТ=∆rНТ - Т∙∆rSТ
- при V, Т = const это энергия Гельмгольца или изохорно-изотермический потенциал            ∆rFТ=∆rUТ - Т∙∆rSТ
Критерий термодинамической  возможности самопроизвольного протекания реакции:

· в изобарно-изотермических условиях: ∆rGТ < 0

· в изохорно-изотермических условиях: ∆rFТ < 0

∆rGТ - ∆rFТ = ∆ν ·RT
Aпол = - (G  «свободная энергия», та часть теплового эффекта, которую можно превратить в работу. 

Т.ΔS - «связанная энергия», та часть теплового эффекта, которая рассеивается в окружающую среду

Таблица 2. Направление протекания химических реакций
	(rG  < 0
	(rG  > 0
	(rG  = 0

	Самопроизвольный процесс -
реакция в прямом направлении
	Реакция в обратном направлении
	Реакция в равновесном состоянии

	Таблица 3. Влияние температуры на направление химических реакций
	знак
	Принципиальная возможность и условия протекания прямой реакции

	
	знак
	Принципиальная возможность и условия протекания прямой реакции
	
	

	
	∆rН
	∆rS
	(rG
	
	
	

	1
	-
	+
	- 
	Возможна при любой температуре

	2
	+
	-
	+
	Невозможна. Возможна в обратном направлении

	3
	-
	-
	- 
	Возможна при низких температурах Т< Тр

	4
	+
	+
	-
	Возможна при высоких температурах  Т> Тр


(rG      рассчитывают двумя способами:
· 1 способ ΔrGT = ∑νiΔfGT,i продуктов  - ∑νjΔfGT,j исх веществ
                         ΔrG0298 = ∑νiΔfG0298,i продуктов  - ∑νjΔfG0298,j исх веществ

Энергия Гиббса образования вещества ∆fG – энергия Гиббса реакции образования 1 моль сложного вещества из простых веществ, устойчивых в данных условиях 
    ∆fG0- стандартная энергия Гиббса образования вещества (вещества находятся в стандартном состоянии) ∆fG0298, -  табулирована  (кДж/моль(   ∆fG0298 (простых веществ) = 0.
· 2 способ  ΔrGT = ∆rHT   -  T∆rST  (зависимости ∆rH и ∆rS  от Т – см. выше) При Т=298 К ΔrG0298 = ∆rH0298 - T∆rS0298 . 
Принимая  ∆rС0р,i = 0 (2-ое приближение - ∆rH и ∆rS  не зависят от Т):
ΔrG0Т = ∆rH0298 - T∆rS0298
Задача 8
Определите возможности самопроизвольного протекания  реакции  С(к)+СО2(г)  =  2СО(г) при  298К и 1000К  и стандартных состояниях всех компонентов. Принять ∆rС0р= 0 (∆rН0Т и ∆rS0T -  не зависят от температуры). ΔrН0298 = 172,5 кДж, ∆rS0298 = 175,66 Дж/К.
Решение.  

Возможность самопроизвольного протекания  реакции определяется: ∆rG0T<0

           ∆rG0Т  = ∆rH0Т - T∆rS0Т = ∆rH0298 - T∆rS0298 , т.к.  ∆rС0р= 0.                                                           

 ∆rG0298 = 172,5 – 298.175,66.10-3 = 120,15 кДж > 0 - невозможно самопроизвольное протекание реакции при стандартных состояниях веществ и Т=298 К (энтальпийный фактор ΔrН0298 > 0 не способствует самопроизвольному протеканию реакции при низких температурах).

∆rG01000 = 172,5 – 1000.175,66.10-3 = -3,16 кДж <0 - возможно самопроизвольное протекание реакции при стандартных состояниях веществ и Т=1000 К (энтропийный фактор T∆rS0Т >0  способствует самопроизвольному протеканию реакции при высоких темпетарурах).

Задача 9

Рассчитать  ∆rH0298 ,  ∆rS0298  , ∆rG0298  (двумя способами) реакции 
С(к) +  СО2(г)  =  2СО(г) и сделать вывод о возможности самопроизвольного протекания реакции при стандартных состояниях веществ и 298 К.

Решение: 
Табличные данные:
	Вещество
	ΔfН0298, кДж/моль
	S0298, Дж/(моль.K)        
	∆fG0298, кДж/моль

	С(графит)     
	0,0
	5,74
	0,0

	СО2 (г)         
	-393,5
	213,68                           
	-394,4

	СО (г)          
	-110,5
	197,54                           
	-137,14


Следствие из закона Гесса: энтальпия химической реакции равна сумме энтальпий  образования продуктов реакции за вычетом суммы энтальпий образования исходных веществ с учетом стехиометрических коэффициентов ν. Для веществ в стандартных состояниях при Т=298 К (табличная Т)

ΔrН0298 = ∑νiΔfНi0 298 продуктов  - ∑νjΔfНj 0 298 исх веществ = 
2ΔfН0298 СО(г) - ΔfН0298 С(к)  -   ΔfН0298 СО2(г)  =2(-110,5) – 0 – (-393,5) = 172,5 кДж. 

ΔrН0298 >0 - реакция эндотермическая

S и G – функции состояния и для них:

 ΔrS0298 = ∑νiS0298,i продуктов - ∑νjS0298,j исх веществ  = 2S0298 СО(г) - S0298 С(к)  -   S0298 СО2(г)  = 2(197,54)–5,74–213,68=175,66 Дж/K
ΔrS0298 >0 - реакция протекает с увеличением числа молей газообразных веществ ∆νгаз = 2 – 1 = 1>0
ΔrG0298 = ∑νiΔfG0298,i продуктов  - ∑νjΔfG0298,j исх веществ = 2Δf G0298 СО(г) - Δf G0298 С(к)  -   Δf G0298 СО2(г)  =2(-137,14) – 0 – (-394,4) = 120.09 кДж
2 способ: при Т=298 К ∆rG0298  = ∆rH0298 - T∆rS0298 = 172,5 – 298.175,66.10-3 = 120,15 кДж  
Значения ∆rG0298, рассчитанные двумя способами практически совпадают.
Критерий термодинамической  возможности самопроизвольного протекания реакции в прямом направлении в изобарно-изотермических условиях – уменьшение энергии Гиббса системы:  ∆rGТ < 0

Т.к. ∆rG0298 > 0 – самопроизвольное протекание реакции при стандартных состояниях и Т= 298 К  в прямом направлении невозможно. 
Задача 10
Определить температурную область самопроизвольного протекания реакции С(к)  +  СО2(г)  =  2СО(г)  при стандартных состояниях компонентов (ΔrН0298 =172,5 кДж,  ∆r S0298 =.175,66 Дж/К)
Решение 

	Вещество
	Интервал температур, .К

	С(графит)     
	(298 – 2300) К

	СО2 (г)         
	(298 – 2500) К

	СО (г)          
	(298 – 2500) К


Тсущ. = 2300 К (для наименее устойчивого вещества -  графита) 

∆rGТ=∆rНТ - Т∙∆rSТ - энергия Гиббса или изобарно-изотермический потенциал, это функция состояния системы, учитывающая совместное влияние энтальпийного (∆rН) и энтропийного (Т∙∆rS) на самопроизвольное протекание реакции при P, Т = const (свободная энергия).

Реакция   протекает самопроизвольно при стандартных состояниях компонентов, если ∆rG0Т  =  ∆rH0298 - T∆rS0298  < 0. С учетом приближения 2 (∆rС0р= 0): ∆rH0Т = ∆rH0298 и ∆rS0Т = ∆rS0298  (энтальпия и энтропия реакции не зависят от температуры),  график зависимости ∆rG0Т (Т) линейный.
При температуре равновесия Тр = ∆rH0298 /∆rS0298  = 172,5/175,66.10-3  = 928 K – равновероятно протекание как прямой, так и обратной реакции т.к. при этой температуре ∆rG0Т  = 0. 

Энтальпийный фактор (стремление системы к упорядоченности) ΔrН0298 =172,5 кДж >0 не способствует протеканию реакции при низких температурах, а энтропийный фактор (стремление системы к хаотичности) Т∙∆r S0298 = Т.175,66 Дж >0 определяет отрицательный знак энергии Гиббса при высоких температурах. Сл. самопроизвольное протекание процесса при стандартных состояниях возможно при Т>Тр.

Область температур, в которой возможно самопроизвольное протекание реакции при стандартных состояниях веществ (∆rG0Т<0):

Тр= 982 К < Т < 2300К = Тсущ..
[image: image139.emf].


ln


1


0


c


c


k


t


=




. ln

1

0

c

c

k





     ∆rG0Т , кДж  
  ∆rG0298 =  120,09                     ∆rG0Т  =  ∆rH0298 - T∆rS0298  
                                                   Тр                                Тсущ

                                298            982                 2300   Т, К 

                                                                    ∆rG0Т<0
Зависимость ΔrGT от давления  - изотерма Вант Гоффа:
Для реакции: aAг + bBг + dDк = eEг + fFг
[image: image9.wmf]        ΔrGТ  = ∆rG0Т  + RTln 
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 – относительные парциальные давления   газообразных веществ. 
Т.к. для реакции: aA(р)+bB(р)+dD(к) = eE(р)+fF(р) протекающей в идеальном растворе (∆V = 0) ∆rGºT=∆rFºT,

то ΔrGТ  = ∆rG0Т  + RTln (ceE равн cfF равн / caA равн cbB равн).

Задача 11

При каком соотношении парциальных давлений газообразных компонентов реакции  С(к)  +  СО2(г)  =  2СО(г) возможно ее протекание в прямом направлении при 298К (∆rG0298 = 120,15 кДж)?   

Решение 

Возможность самопроизвольного протекания  реакции определяется ∆rG298<0

По уравнению изотермы Вант-Гоффа:

ΔrG298=[∆rG0298 + RTln
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Задача 12

Рассчитать  энергию Гиббса реакции С(к)+СО2(г)=2СО(г) (ΔrН0298 =172,5 кДж, ∆r S0298 =.175,66 Дж/К) при Т = 1000 К  и заданных начальных состояниях веществ:

 а) при  стандартных состояниях - ∆rG01000
 б) при относительных парциальных давлениях СО2 и СО равных 
[image: image16.wmf]р

=10-4 – для СО2 и 
[image: image17.wmf]р

= 1 – для СО - ∆rG1000 (1) 

в) при  относительных парциальных давлениях СО2 и СО равных 
[image: image18.wmf]р

=1 – для СО2 и 
[image: image19.wmf]р

= 10-4 – для СО. - ∆rG1000 (2)   
Сравните полученные результаты. Как смещается равновесие при изменении парциальных давлений газообразных компонентов реакции?

Решение

а) При  стандартных состояниях веществ, т. е. относительных парциальных давлениях СО2 и СО равных 1,  ΔrG0Т = ∆rH0298 - T∆rS0298  (считая ∆rС0р  = 0,  т.е.  ∆rH0Т = ∆rH0298 и ∆rS0Т = ∆rS0298  - энтальпия и энтропия реакции не зависят от температуры)
Т=1000К ΔrG01000 = 172,5 - 1000∙175,66 . 10 -3  = -3,16 кДж ˂ 0 – возможно самопроизвольное протекание реакции при стандартных состояниях и Т=1000К
б) Зависимость ΔrGT от давления выражается  изотермой Вант Гоффа:

ΔrGТ  = ∆rG0Т  + RTln 
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Т=1000 К    ΔrG1000   = ∆rG01000  + RTln 
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ΔrG1000 (1)   = -3,16 + 8,31 . 10 -3 . 1000 ln(1/10-4) = 73,3 кДж ˃ 0 самопроизвольное протекание процесса при заданных начальных условиях и Т=1000 К невозможно. 

в) при  относительных парциальных давлениях СО2 и СО равных 
[image: image22.wmf]р

=1 – для СО2 и 
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= 10-4 – для СО:  ∆rG1000 (2) =  ∆rG01000  + RTln 
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∆rG1000 (2) = -3,16 + 8,31 . 10 -3 . 1000 ln[(10-4).2/1] = -156,06 кДж ˂ 0 возможно самопроизвольное протекание процесса при заданных начальных условиях и Т = 1000 К. 

∆rG1000 (2)   ˂ ∆rG01000  ˂ 0 ˂ ΔrG1000 (1)   
Вывод. При уменьшении парциального давления продукта реакции – СО равновесие смещается вправо: ∆rG1000 (2) ˂ ∆rG01000 ˂ 0, а при уменьшении парциального давления исходного вещества СО2 равновесие смещается влево, в сторону исходных веществ: ∆rG1000 (1) ˃ 0 ˃ ∆rG01000 – при 
[image: image25.wmf]р

 =10-4  для СО2 и 
[image: image26.wmf]р

= 1  для СО возможна обратная реакция.

      Химическое равновесие

Реакция является обратимой, если в системе наряду с образованием продуктов происходит превращение продуктов в исходные вещества. 

aA(г)+bB(г))
[image: image27.wmf](  eE(г)+ fF(г)
ΔrG  < 0  (реакция прямая)   ΔrG  >0  (реакция обратная)  

∆rG      =    ∆rHТ      -     T∆rSТ

                                                                                           энтальпийный       энтропийный фактор                                  

При некоторых условиях  энтальпийный (∆rHТ)   и энтропийный  фактор (T∆rSТ) могут уравновешиваться и тогда свободная энергия системы (ΔrG) минимальна, а возможность протекания  прямой  и  обратной реакций – равновероятна.

Термодинамическое условие химического равновесия: 

∆rG = 0 (p, Т = const) и ∆rF = 0 (v, Т = const)
Кинетическое условие химического равновесия υ  прям. = υ обр
Химическое равновесие – особое состояние системы, при котором состав смеси с течением  времени не меняется при неизменных условиях. В  этом состоянии: система – равновесная, состав смеси – равновесный, концентрации и парциальные давления – равновесные.

Для равновесной гомогенной системы - закон действующих масс:
Кс =   
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Кс и Кр - константы  равновесия (зависят от природы и Т)     Кр = Кс(R*T)∆n     
Изменение числа молей газов в результате реакции ∆n =(e+f) – (a+b)             
R* = 0,082 атм.л.моль-1.К-1   

В выражение Кр и Кс гетерогенных систем не входят  компоненты в более конденсированном состоянии.
Парциальное давление -  pi=
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Кр= [neE равн nfF равн /(naA равн nbB равн)](Р0 /Σniравн)∆n                                                   
где Σni равн = nE равн + nF равн + nA равн + nB равн   
Чем больше убыль ∆rG, тем сильнее сдвинуто равновесие  вправо, тем выше Кp.

	 ∆rG0Т= - RTlnКр               
	для реакций в газовых  системах

	 ∆rG0Т= - RTlnКс
	 для реакций в конденсированных системах


Задача 13
Определите  Т, при которой в реакции СаСО3(к)=СаО(к) +СО2(г)  рСО2,равн = 104 Па.

Решение.   

Кр = рСО2,    Кр  = 104/105=0,1.

Пренебрегаем зависимостью  ∆rH0 и  ∆rS0 от  Т:

∆rG0Т  =  ∆rH0298 –T∆rS0298  = -RTlnКр
∆rH0298=∆fH0298,СаО+∆fH0298,СО2-∆fH0298,СаСО3= 178,1 кДж;

∆rS0298 = S0298,CаО+ S0298,СО2 - S0298,СаСО3 = 160,5 Дж/К

178,1.103 –Т.160,5= -8,31Тln0,1    (  Т=991К
Чем больше  К, тем выше выход продукта - η  – отношение количества (или массы) продукта к максимально возможному его количеству (или массе) при условии полного превращения какого-либо исходного вещества в продукт  (100 % превращение невозможно с термодинамической т. зрения т.к. Кр  становится ∞)

Кр и Кс   не зависят от:  

· парциальных давлений  

· концентраций компонентов 

· общего давления в системе 

· но зависят от температуры  и природы компонентов системы.
lnKp = -∆rG0Т  / RT        lnKp = 
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Зависимость константы равновесия от температуры  - уравнение изобары Вант-Гоффа в дифференциальной форме:  
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dlnKp/dT –  температурный коэффициент
ln
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Задача 14
Для   реакции:  А(г)  =  2В(г)    (Р,Т – const)   Кр = 0,02 при 400 К и  Кр = 4,00   при 600 К. Определить   ∆rH0298,  ∆rS0298    и Кр при 800 К.

Решение. 
Пусть ∆rH0  и  ∆rS0 не зависят от температуры. Составим систему :

[image: image140.emf].
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       x – 400y = -8,31.400 ln2.10-2
     x – 600y = -8,31.600 ln4

  х = ∆rH0298 = 52833(Дж) = 52,833 кДж;  y  = ∆rS0298 = 99,575Дж/К.
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 Задача 15
Рассчитать Кр и Кс  реакции С(к) + СО2(г) = 2СО(г)  при 298 К и 1000 К.   ∆rG0298=120кДж;  ∆rG01000=-3,16 кДж. Сделайте вывод о выходе продукта реакции и определите знак энтальпии реакции.
Решение 
Кр=
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   ∆rG0Т =- RTlnКр  
           Kp =exp(-∆G0Т /RT)     Кс = 
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Кр298 = exp(-120.103/8,31.298) = ехр(-48,5)  = 8(10-22; 

Kp1000 = exp(+3160/8,31.1000) = ехр(0,38) = 1, 46.

∆n = 2-1=1

Кс 298 =  
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При 298 К  Кр << 1  ( в равновесной смеси практически отсутствуют продукты и равновесие смещено в сторону исходных веществ.  

При 1000 К  Кр  ( 1  (  в равновесной смеси начинают преобладать продукты (их выход растет с  увеличением Т). Кр растет с увеличением Т, т.е.∆rH0 ( 0 , т. к. из уравнения изобары Вант-Гоффа  в дифференциальной форме: 
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Задача 16
Для  реакции С(к) + СО2(г) = 2СО(г)  Кр298 =8(10-22; Kp1000 =1, 46; ΔrН0298 =172,5 кДж. Объясните увеличение КР  с ростом температуры.

Решение:

Зависимость константы равновесия от температуры - уравнение изобары Вант-Гоффа  в дифференциальной форме:        
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∆rH0 = ΔrН0298 - стандартная энтальпия реакции, которую в 1-ом приближении считают независимой от Т: ∆rH0 ( f(T);
dlnKp/dT ˃0 (температурный коэффициент)  т. к. ΔrН0298 =172,5 кДж(0 (RT2 (0) сл. с ростом Т Kp увеличивается.
                                                               Смещение химического равновесия 

- это процесс изменения равновесного состава системы вследствие изменения внешних условий и установление нового равновесного состава. 

Направление смещения равновесия подчиняется принципу Ле Шателье: 

если на систему, находящуюся в равновесии, воздействовать извне, изменяя какое-либо из условий, определяющих состояние равновесия, то равновесие смещается в сторону уменьшения эффекта внешнего воздействия. 

Вывести систему из состояния равновесия можно  изменяя:

· а) температуру, 
· б) общее давление
·  в) парциальные давления газообразных реагентов или концентрации (активности) реагентов в растворах.

В соответствии с данным принципом: 

· При увеличении Т равновесие смещается в сторону эндотермической реакции, а при уменьшении Т – в сторону экзотермической реакции.
· При увеличении общего давления (Po) равновесие смещается в сторону образования  меньшего числа молей газообразных реагентов (νi).
· При увеличении парциального давления (или концентраций) исходных веществ равновесие смещается в сторону прямой реакции, при уменьшении концентрации (ci) исходных веществ или при увеличении концентрации (ci) продуктов реакции равновесие смещается в сторону исходных реагентов.

Задача 17
Как увеличить выход продуктов  реакции С(к)  +  СО2(г)  = 2СО(г)
ΔrН0298 =172,5 кДж (0
Решение

В соответствии с принципом Ле-Шателье вывести систему из состояния равновесия можно  изменяя  температуру, общее давление, парциальные давления газообразных реагентов или концентрации (активности) реагентов в растворах. 

Чтобы повысить выход продукта СО  нужно равновесие смещать вправо:

а) Увеличить Т системы, т.к. ∆rH0298 ( 0 (При увеличении Т равновесие смещается в сторону эндотермической реакции). При этом константа равновесия Кр возрастает.    

б) Уменьшить Рсистемы, т.к прямая реакция идет с увеличением числа молей газообразных веществ (При снижении общего давления равновесие смещается в сторону образования  большего числа молей газообразных реагентов). Кр не зависит от общего давления, Кр не изменяетттся.
в) Увеличить парциальное РСО2  и  уменьшить  парциальное РСО (выводить СО из сферы реакции)- при увеличении парциального давления (или концентраций) исходных веществ или при уменьшении концентрации (ci) продуктов реакции равновесие смещается в сторону прямой реакции. Кр не зависит от концентрации (парциального давления), Кр не изменяетттся.
Равновесный состав системы, если известен начальный состав, можно рассчитать, применяя закон действующих масс и составляя уравнения материального баланса. 

Задача 18
Определить равновесный состав системы  С(к)  +  СО2(г)  = 2СО(г). Реакция протекает при: Т = 1000 К   и постоянном давлении  Ро = 2атм. В начале реакции система состояла из n(СО2)исх = 5 моль СО2; mугля = 1 кг;  продукт отсутствовал. Kp1000 = 1,46

Решение  

Кр= [n2СО равн /(n СО 2 равн)](Р0 /Σniравн)∆n, 

где ∆n = 2-1=1  и Σni равн = n СО 2 равн + n СО равн 
 Таблица материального баланса
	Компонент
	С
	СО2
	СО

	Нач. состав     nисх      моль
	-
	5
	0

	Изменение      ∆n,     моль
	-
	х
	2 x

	Равновесный  nравн,  моль
	-
	5 – x
	2 x


Kp1000= 1,46 

Кр =
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= 1,46    х = 1,7 моль.  

При равновесии: n(СО2)равн = 5-1,7=3,3 моль CO2;  n(СО)равн= 2(1,7=3,4 моль CO.  

Масса прореагировавшего угля ∆mугля = ∆n M угля = х M угля  = 1,7. 12 = 20,4 г

Задача 19
Определить    ССО2 равн  и   ССО равн  для реакции  С(к)  +  СО2(г)  =  2СО(г) 

Реакция протекает при Т = 1000 К   в закрытом сосуде   v  = 2 л. В начальный момент:  mисхCO2 =44 г; продукт отсутствовал; уголь в избытке. Кс1000 =0,018    

На сколько  изменится давление в системе при равновесии по сравнению с исходным?
Решение. 

  Сисх СО2 = 
[image: image49.wmf]V
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 = 0,5 моль/л;

  Таблица материального баланса
	Компонент
	С
	СО2
	СО

	Начальные  концентрации Сисх , моль/л
	-
	0,5
	0

	Изменение   концентраций ∆С, моль/л
	-
	х
	2 x

	Равновесные концентрации С равн,   моль/л
	-
	0,5 – x
	2 x


Кс=0,018
 Кс =  
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  ;   Р = сR*T;  Кс =  
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 = 0,018.    х = 0,0387 моль/л  

ССО равн  =  2. 0,0387 = 0,0774 моль/л, С CO2равн  = 0,5 - 0,0387 = 0,4613 моль/л

Р0 = сисх R*T = 0,5 . 0,082  .1000 = 41 атм  

Рравн = ∑сравн R*T  =(0,0774 +0,4613).0,082 .1000 = 44,173атм           (Р = 3,173атм
Химическая кинетика
изучает скорость, механизм протекания процесса и факторы, влияющие на скорость. 

Скорость реакции - количество вещества, образующееся в единице реакционного объёма (для гомогенной реакции) или на единице поверхности раздела фаз (для гетерогенной реакции) в единицу времени
 
Гомогенная реакция  протекает в гомогенной системе, гетерогенная – на границе раздела фаз.
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V - объём реакционной зоны; S-поверхность раздела фаз;
τ-время;  ni– количество i – го  вещества.
Средняя  скорость 
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 для исходных веществ < 0, для продуктов > 0. 

   
Кинетические кривые – кривые, отражающая изменение концентрации какого-либо вещества от времени в ходе реакции

 А → В
      С = f (τ)  
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Задача 20
За 1 с в единице реакционного пространства образуется по трем реакциям 66 г СО2, 68 г Н2S и 51 г NН3. Скорость образования какого из веществ больше?

Решение. Количество вещества (ν) в молях каждого из продуктов реакции 
[image: image143.emf],
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Скорость образования NН3 больше, чем скорости об​разования Н2S и СО2, т.к.  ∆υ(NH3) > ∆υ(H2S) >∆υ(CO2).

Простые (элементарные) реакции протекают в одну стадию.

Сложные – суммарный результат протекания нескольких простых реакций.
Простые классифицируют по молекулярности. Молекулярность - число молекул, участвующих в элементарном химическом акте: целое (+) число: 1,2, реже 3:
1 – мономолекулярные: I2 ( 2I
2 – бимолекулярные: H2 + I2 ( 2HI
3 – тримолекулярные: 2NO + Cl2 ( 2NOCl
Запись простой реакции отражает механизм ее протекания, сложной – не отражает механизма протекания процесса: 2N2O5 ( O2 + 2N2 O4  
 Стадии:

1  N2O5 ( O2 + N2O3              быстро

2  N2O3 ( NO + NO2               медленно

3  2NO2   ( 2N2O4              быстро

медленная стадия (2) – лимитирующая стадия, определяет скорость
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Cкорость реакции зависит от:

 1) природы реагирующих  веществ,

 2) концентрации или давления реагирующих веществ,

 3) температуры

 4) катализатора

Влияние концентрации на скорость реакции

Условия протекания реакции A+B→ K +L:

1 - одновременное нахождение А и В в определённой точке реакционного пространства;

2  - удачное их столкновение.

Вероятность (ω) нахождения молекулы для каждого из веществ прямо пропорциональна его концентрации: ωA = α(CаA,
ωB = β(C вB.

Вероятность одновременного нахождения обеих молекул в одной точке пространства, т.е.  их столкновения:   ω = ωA ( ωB = α(Cа A ( β(Cв B.

γ – доля удачных столкновений   
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 константа скорости реакции
Уравнение, связывающее скорость реакции с концентрацией исходных веществ -  кинетическое.

Основное кинетическое уравнение     
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k - константа скорости:

а) не зависит от концентрации   
б) зависит от температуры, природы реагирующих веществ, катализатора, площади поверхности раздела фаз.

k – удельная скорость: 
[image: image65.wmf]k
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а, в – частные порядки реакции по веществам А и В (определяются экспериментально),  n = (а + в) – общий порядок реакции 

В простых  реакциях: n = 1, 2 редко 3 и общий порядок равен молекулярости. H2 + I2 ( 2HI – простая (элементарная) реакция

 а(Н2)=1, в(I2)=1 ,т.е. порядки реакции по веществам равны стехиометрическим коэффициентам n = 1+1 =2    ( 
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 закон действующих масс для химической кинетики.

В сложных реакциях: n = 0, целочисленные, дробные, (-),(+) (определяются экспериментально)

Уравнения, связывающие концентрацию исходных веществ и время

 (Т = const)

       Реакции  1-го порядка    А  ( В      CH3OCH3( CH4 + H2 + CO
Кинетическое уравнение реакции первого порядка: а) 
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,     lnC – lnC0 = -k(   (     lnC = lnC0 - k(
С0 – исходная концентрация

С  - концентрация в момент времени (  
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Для  реакций 1-го порядка зависимость lgC  от ( линейная:
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период полупревращения τ1/2: время,  за которое прореагировала половина исходного количества вещества. τ1/2 служит критерием скорости реакции (чем меньше τ1/2, тем выше скорость реакции) 
C =   0,5C0     ( 
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- не зависит от Со   для n=1
б) Степень превращения χ = [(С0 – С)/C0]100 %, 0 ≤  χ ≤ 1
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Реакции  2-го порядка   A + B → продукты  или 2А ( продукты
Кинетическое уравнение:  а)
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Для реакции 2-го порядка зависимость 1/С от ( линейная    
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б) 
[image: image88.wmf]]

)[

1

(

0

0

A

A

B

А

А

А

C

C

k

d

d

c

c

t

c

J

-

-

=

-

=

, если C0A = C0B   
[image: image89.wmf]2

)

1

(

c

t

c

J

-

=

=

k

d

d

,

С = С0(1- χ), 
[image: image90.wmf]t

t

c

0

0

1

kC

k

С

+

=


в) Если С0А - СА= С0В - СА = х и  C0A ≠ C0B, то [image: image147.emf]t


×


+


=


II


0


1


1


k


с


с




   

II

0

1 1

k

с с

                            


[image: image91.wmf].

)

(

)

(

ln

)

(

1

0

0

0

0

0

0

x

C

C

x

C

C

С

С

k

B

A

A

B

В

А

-

-

-

=

t

; 
[image: image92.wmf]B

A

B

A

B

A

B

A

C

C

kC

kC

kC

kC

C

C

x

0

0

0

0

0

0

0

0

)

exp(

1

)

exp(

-

-

-

-

=

t

t

t

t

; СА = С0А – х; СВ = С0В - х
г) для реакции рA + qB → продукты    
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кинетические уравнения в дифференциальной форме: 
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текущие концентрации связаны со степенью превращения χ:

СА = С0А(1- χА), СВ = С0В(1- χВ), кинетические уравнения 
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Реакции 0-го  порядка:  А  ( продукты  
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Для  реакций 0-го порядка зависимость C  от ( линейная:
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( ½ - прямо пропорционально начальной С0  для n=0. 
Реакции 3-го порядка:  А  + В + C ( продукты
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Для реакции 3-го порядка зависимость 1/С2 от ( линейная   
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Период полупревращения  для реакций  3-го порядка 
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( ½ - обратно пропорционально квадрату начальной С0     
Степень превращения χ = [(С0 – С)/C0]100 %.  Достичь 100% - го превращения (С = 0 моль/л) для реакций первого, второго и третьего порядков невозможно, так как ln0  (n=1) – не существует, 1/0 = ∞ (или τ100% = ∞ для n=2) и 1/02 = ∞  (или τ100% = ∞ для n=2). Для n=0 τ100% = С0/k.
Задача 21
При температуре 100(С константа скорости реакции второго порядка

2НI(г) ( Н2(г) + I2(г) равна 8,83(10(16 л/(моль(с). Определите время полупревращения йоди​стого водорода, если начальная концентрация его равна 1 моль/л. Совпадают ли молекулярность и порядок реакции? Напишите основное кинетическое уравнение для реакции.

Решение. 

Простые (элементарные) реакции протекают в одну стадию. Сложные – суммарный результат протекания нескольких простых реакций.

Простые реакции классифицируют по молекулярности.  Молекулярность - число молекул, участвующих в элементарном химическом акте, целое  число: моно-, би-, реже тримолекулярые реакции.

Порядки реакции по веществам определяются экспериментально. В простых  реакциях: n = 1, 2 редко 3 и общий порядок равен молекулярости, т.е. порядки реакции по веществам равны стехиометрическим коэффициентам.

Из размерности [k] = л/(моль(с) порядок реакции n = 2. Т.к. порядок реакции совпадает со стехиометрическим коэффициентом перед исходным веществом в реакции НI, то реакция 2НI(г) ( Н2(г) + I2(г) элементарная или простая, и .молекулярность и порядок реакции совпадают: реакция бимолекулярная, порядок n = 2, основное кинетическое уравнение:  
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   закон действующих масс для химической кинетики).
Период полупревращения τ1/2: время,  за которое прореагировала половина исходного количества вещества С=0,5 С0

Для реакции второго порядка

[image: image150.emf]RT


E


A


k


A


ln


lg


2,3


-


=


×




RT E A k

A

ln lg 2,3

  

[image: image151.emf]RT


E


A


k


A


ln


ln


-


=




RT E A k

A

ln ln

 


период полупревращения обратно пропорционален начальной концентрации (чем больше С0, тем τ1/2 меньше).

Задача 22

Для реакции первого порядка А ( 2В определите время, за которое прореагирует 90 % вещества А. Константа скорости реакции k1 = 10(4 с(1.

Решение.

После превращения 90 % вещества А его концентрация соста​вит 10% от начальной концентрации, т. е. С = 0,1 с0.

Кинетическое уравнение реакции первого порядка: 
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Решение кинетического уравнения lnC = lnC0 - k(
где С0 – исходная концентрация; С  - концентрация в момент времени (                                     
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Время, за которое прореагирует 90% вещества       
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τ =( 1/10(4)ln(10) = 23026 с = 6,4 ч.

Задача 23
В реакции А ( В + С с общим порядком, равным единице, константа скорости k1 = 5(10(5 с(1. Определите концентрацию веществ А и В и скорость реакции через 1 час и через 5 часов, если начальная концентрация А составляла 0,2 моль/л.
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Решение.
Для реакции 1-го порядка справедливо уравнение 
где с – текущая концентрация вещества в момент времени τ, с0 – начальная концентрация, k – константа скорости, τ – время. 
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Таблица материального баланса

	Компонент
	А
	В
	С

	Начальные  концентрации С0 , моль/л
	0,2
	0
	0

	Изменение   концентраций ∆С, моль/л
	х = С0 -С А
	х = С0 -С А
	х = С0 -С А

	В момент времени τ              С τ ,   моль/л
	0,2-х
	x
	x


Концентрация вещества В находится по стехиометрическому соотно​шению веществ А и В. Из уравнения реакции следует, что концентрация вещества В возрастает на ту же величину, на какую убывает концентрация А,  т. к. из 1 моль А получается 1 моль В.
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Поэтому через 1 час 
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Рассчитаем скорость реакции по уравнению:
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Задача 24
Во сколько раз изменится скорость газофазной реакции 2СО(г)+О2(г)(2СО2(г) при увеличении давления в системе в 10 раз? Температура системы поддерживается постоянной.

Решение. 

Предположим, что рассматриваемая реакция является элемен​тарной, т. е. для нее справедлив закон действующих масс: υ = k(с2(СО)(с(О2).

Концентрация и парциальное давление при постоянной температуре связаны прямо пропорциональной зависимостью рi = сi(R*T, а рi = (ni/∑ni)(Pобщее. (ni и ∑ni – число молей газообразного компонента и суммарное число молей газов в смеси). С увеличением общего давления пропорционально увеличивается парциальное давление каждого компонента газовой смеси Тогда можно записать, что υ= k(р2(СО)(р(О2). После увеличения давления в системе в 10 раз парциальное давление каж​дого из реагентов  возрастет тоже в 10 раз и скорость реакции: υʹ= k(100р2(СО)(10р(О2) = 1000 k(р2(СО)(р(О2). 

Отсюда υ(/υ = 1000. Следовательно, скорость реакции увеличится в 1000 раз.

Задача 25
При изучении кинетики термического разложения ацетона, являющейся реакцией первого порядка, в соответствии с уравнением:

СН3СОСН3(г) ( С2Н4(г) + СО(г) + Н2(г) получены следующие экспериментальные данные при Т = 802 К: давление в реакторе изменилось от начального р0 = 312 мм. рт. ст. до р =  408 мм. рт. ст. за 390 с. Рассчитайте константу скорости реакции.

Решение.
Все вещества в системе находятся в газообразном состоянии, и, учитывая условия проведения опыта, предполагаем, что они подчиняются законам идеальных газов. Следовательно, концентрация и парциальное давление газа связаны зависимостью pi=ci(R*(T или сi = pi /(R*T)

Для реакции I-го порядка   
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Таблица материального баланса:

	Компонент
	СН3СОСН3(г)
	С2Н4(г)
	СО(г)
	Н2(г)

	Начальные парц. давления, мм рт.ст.
	p0
	0
	0
	0

	Именение парц. давлений, мм рт.ст.
	- (р
	(р
	(р
	(р

	Парц. давления в момент времени τ,

мм рт.ст
	p0 – (p
	(р
	(р
	(р


р0 = 312 мм рт. ст – начальное давление ацетона в реакционном сосуде. 

Из материального баланса к моменту времени τ=390 с: 
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По стехиометрии реакции  1 моль ацетона, распадаясь, обра​зует  3 моль газа. Из закона Авогадро следует, что при уменьшении парци​ального давления ацетона на (р сумма парциальных давлений образовав​шихся газов составит 3(р. Таким образом, можно записать p = (p0 – (p) + 3((p= p0 +2(p =312 +2(p =408, (p = 48 мм рт.ст.

Парциальное давление ацетона через 390 с после начала опыта составило (p0 – (p) = 312 – 48 = 264 мм. рт. ст.

Для n=1 k1 = (1/τ) ln[p0/(p0 – (p)]  = (1/390)ln[312/264] = 4,28.10-4 c-1   

Задача 26
В реакции второго порядка А + В ( D за 1 час концентрации веществ А и В уменьшились по сравнению с начальной с0А = с0В = 0,2 моль/л на 30 %. Определите константу скорости и скорость реакции в начальный момент времени и через час после начала реакции.

Решение. 
Концентрации веществ А и В за 1 час уменьшились на 0,3(с0 = 0,06моль/л. Отсюда, через час концентрации составят сА = сВ = 0,2 – 0,06 = 0,14(моль/л).
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Для реакции II-го порядка
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Скорость реакции в начальный момент (τ=0) υ=kC02 = 5,95.10-4(0,2)2 = 2,38.10-5 моль/(л. с), через 1 час (сА = сВ = 0,14(моль/л) υ=kC2 = 5,95.10-4(0,14)2 = 1,17.10-5 моль/(л. с),.
Методы определения порядка реакции

 Экспериментально измеряют   Среагир.веществ = f ((). 
 

1)  Полученные данные (С и () подставляют  в формулы для констант скорости реакций  1, 2  и т.д. порядков. Критерий справедливости кинетического уравнения - постоянство  k.
2) По полученным данным строят графики:

а) если реакция     1-го порядка  ( график зависимости в координатах (lg C, ()  - прямая  линия,
б) если   реакция 2-го порядка ( график  в координатах (1/C , ()  - прямая линия.

б) если   реакция 3-го порядка ( график  в координатах (1/C2 , ()  - прямая линия.

Задача 27
При исследовании кинетики реакции распада диметилового эфира CH3OCH3=CH4 +H2 + CO  были получены следующие данные: 

	Время, с (t)
	390
	777
	1195
	3150
	(

	Повышение давления, Па ((р(10(4)
	1,28
	2,35
	3,33
	6,23
	8,25


Начальное давление диметилового эфира 4,16(104 Па. Рассчитайте поря​док реакции и константу скорости распада диметилового эфира.

Решение. 
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Предположим, что реакция имеет первый порядок:
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Вместо концентраций используем давления, тогда получим 
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Подставляя соответствующие значения изменения давления со време​нем в полученное уравнение, рассчитаем константу скорости:

Константа скорости постоянна в пределах погрешности эксперимента, следовательно, предположение, что реакция является реакцией I-го по​рядка, верно. Отсюда    kср = 4,36(10(4 с(1.

Влияние температуры на скорость реакций
Правило Вант-Гоффа: в области невысоких температур (0÷300) 0 С  при  увеличении температуры на 100 скорость реакции возрастает в 2 – 4 раз.
γ = (2-4)   - температурный коэффициент, он показывает, во сколько раз увеличивается скорость при повышении температуры на 100
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  при С=const  (для приблизительных  расчётов)
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Аррениус: К реакции приводит столкновение лишь активных молекул, энергия которых больше определённой величины  энергии Ea , необходимой для ослабления и перестройки связей, т.е. для перехода веществ в состояние активированного комплекса

Активированный комплекс – переходное состояние системы (старые  связи ослабли,   новые не сформировались), для его образования необходима энергия Еа
 Для реакции:  АВ + ДС   →  АД + ВС
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Для обратимой реакции АВ + ДС   ( АД + ВС (Еаэкз ˂ Еаэнд):
 ∆rHпр = Hкон. – Hнач = Еапр - Еаобр  ( связь термодинамических и кинетических  параметров  
Величина Еа отражает влияние природы исходных частиц  на скорость реакции (чем прочнее связи, тем труднее их разорвать, тем больше Еа  и меньше скорость). Определяют на основании значений Есвязей.

Еа большинства реакций  (40 ÷400) кДж/моль.

Доля активных частиц растет под действием:

тепловой, световой, электрической энергий,  рентген. лучей и др.

При увеличении Т число активных частиц ↑ и скорость ↑

Уравнение С.Аррениуса        
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k – константа скорости реакции при Т;
А0 – предэкспоненциальный множитель, не зависит от Т;
А0 = k, если Еа = 0.
Физич. смысл А0 - частотно-ориентационный фактор, учитывающий влияние числа столкновений (z) и ориентации молекул  (Poр.)  на скорость А0 = z Poр

[image: image174.wmf].

10

4

08

0

10

5

6

5

с

л

моль

,

υ

×

×

=

×

×

=

-

-

Для осуществления реакции  необходима благоприятная ориентация молекул в момент столкновения.

   неблагоприятная ориентация                                   благоприятная ориентация

Реакция принципиально возможна при достижении исходными частицами Е>Ea  и их надлежащей ориентации (Т=const).

Из уравнения Аррениуса   
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[image: image120.wmf]RT

E

А

k

a

303

,

2

lg

lg

0

-

=

 
Задача 28
Определите константу скорости реакции 2НI(г) ( Н2(г) + I2(г) при температуре 2000 С, если предэкспоненциальный множитель A0 = 9,2·1013, а энергия активации ЕА = 186,4 кДж/моль. Каков физический смысл константы скорости реакции? От каких параметров и как зависит константа скорости реакции? Укажите ее размерность для Вашей реакции (порядок реакции n =2)
Решение.
Уравнение С.Аррениуса 
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0

RT

E

a

e

А

k

-

×

=




k – константа скорости реакции при данной Т, размерность 
А0 – предэкспоненциальный множитель, не зависит от Т

А0 = k, если Еа = 0

Физич. смысл А0 - частотно-ориентационный фактор, учитывающий влияние числа столкновений (z) и ориентации молекул  (Poр.)  на скорость А0 = z Poр. Для осуществления реакции  необходима благоприятная ориентация молекул в момент столкновения.

Уравнение, связывающее скорость реакции с концентрацией исходных веществ, называют кинетическим. Для n=2 основное кинетическое уравнение     
[image: image122.wmf]2
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k - константа скорости:

а) не зависит от концентрации   
б) зависит от температуры, природы реагирующих веществ, катализатора, площади поверхности раздела фаз.

Физический смысл константы скорости: k – удельная скорость, 
[image: image123.wmf]k
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, если С= 1моль/л

n = 2  общий порядок реакции 

В простых  реакциях: n = 1, 2 редко 3 и общий порядок равен молекулярости.
Размерность k  зависит от порядка реакции. Для n =2 [k ]= л/(моль(с).

При Т=273 +200=473 К      k = 9,2·1013 . exp(-186400/8,31. 473) = 9,2·1013 e-46= 9,2·10-7 л/(моль(с).

· Аналитический способ определения Еа  (из преобразования уравнений Аррениуса для двух Т):
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(Еа./R)(1/T1–1/T2) или lgγ = (Еа./2,3R)(10/T1T2)
и при ∆Т=10 lgγ = (Еа./2,3R)(1/T1–1/T2) 

· Графический способ определения Еа: строят график зависимости в координатах (lgk, 1/T).                          
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 Задача 29                                                                                                   
Рассчитайте изменение константы скорости реакции, имеющей энергию  активации 191 кДж/моль, при увеличении температуры от 330 до 400К.

Решение.
Уравнение Аррениуса 
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Логарифм отношения констант скоростей реакции при температурах Т2 и Т1 

где R = 8,31 Дж/(моль(К) – универсальняая газовая постоянная. 
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     Следовательно,   
                                 - константа скорости увеличится в 105 раз.
Влияние катализаторов на скорость реакции

Катализ - ускорение реакции за счет введения дополнительного вещества – катализатора (Kt), состояние и масса которого в конце реакции остаются неизменными.
k= Аoe-Ea/RT  - c катализатором k растет  т.к. Еа снижается.   Kt  входит в состав нового активированного комплекса, отвечающего меньшей Еа,к после распада которого регенерируются в неизменном виде:   А+ В + Kt →[ А…В…Kt]→АВ + Kt
Энергетическая диаграмма нека​талитической (1) и каталитической (2) реакции
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Вывод: Катализатор снижает Еа                    реакции,  что приводит к увеличению доли активных молекул и возрастанию скорости реакции.

 Гомогенный катализ: Kt и все реагенты в одном фазовом состоянии (жидком или газообразном). 

    Ферментативный катализ - природные реакции, катализируе​мые ферментами - биологическими катализаторами. В организме человека более 30 тысяч ферментов.

     Гетерогенный катализ: Kt и реагенты в разных фазах (твердая газообразная; твердая-жидкая) и реакция идет на поверхности Kt - на поверхности раздела фаз, служащем реакционным пространством. Влияние площади реакционной поверхности на скорость реакции - особенность кинетики этих реакций.
  Общая скорость гетерогенной реакции первого порядка описывается уравнением (твердое вещество в кинетическое уравнение не входит):

	
	
[image: image126.wmf],
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где с – концентрация реагента (газообразного или жидкого)

      S - площадь поверхности.

Размерность скорости гетерогенной реакции в этом случае (моль(с(1(, константы скорости реакции  (м(с(1(.

         Например, кинетика гетерогенной реакции    СаО(к) + СО2 = СаСО3(к)

описывается уравнением: 
[image: image127.wmf].
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           Удельная скорость реакции, отнесенная к единице площади реакционной поверхности, для n=1описывается уравнением:  
[image: image128.wmf].
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 Единица измерения удельной скорости реакции (моль(с(1(м(2(. 
Гетерогенные катализаторы:  металлы, оксиды и соли металлов. Каталитические гетерогенные реакции включают стадии:

· подвод реагента, 

· адсорбцию на Kt, 

· образование активированного комплекса, 

· образование продукта и его десорбцию. 
	         Зависимость скорости гетерогенной химической реакции от скорости подвода реагента и отвода продукта с поверхности раздела фаз (зоны химической реакции) является второй особенностью этих реакций.

          Стадии гетерогенного катализа:

А + В +Кt→(А –В –Кt)адс  →(А…В …Кt) →(АВ)адс + Кt →АВ  + Кt
Пример :   CO + ½ O2   →  СО2    (Pt –Кt)

идет через:  образование активированного комплекса 

(СО…О…Pt) → (СО2)адс + Pt  → СО2 + Pt  Еа ↓ и υ↑

    Kt отличаются:

· активностью  Реакция идет только на активных центрах, обеспечивающих оптимальные условия реакции);

· избирательностью (влияние Kt  на скорость определенной реакции);

· универсальностью (влияние Kt – металлов Pd-группы на скорость очень многих реакции);

          Вещества, увеличивающие активность Кt – промоторы. Вещества, снижающие активность Кt – каталитические яды (мышьяк, ртуть, свинец для Pt).

          В обратимых каталитических реакциях Кt в равной степени ускоряют и прямую и обратную реакцию, сокращая время достижения равновесия.

    Автокатализ –  kt - один из продуктов реакции
Для автокаталитических реакций: А→В  (В –Kt) Кинетическое уравнение   
[image: image129.wmf]b

B

a

A

C

kC

=

J

  Пример: FeO + H2 = Fe + H2O     Fe -  kt
          Скорость обратимых реакций зависит от скоростей прямой и обратной реакции: А + В (= Д + К 
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При равновесии
[image: image131.wmf]v
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или   kпр САС В = kобрСDСK   
                                 СDСK/ САС В =Kc =kпр/kобр
          Вывод общая скорость гетерогенной химической реакции зависит, и удельная скорость не зависит от площади реакционной поверхности. На скорость гетерогенной химической реакции влияют процессы массопереноса. Скорость обратимой реакции определяется разностью скоростей прямой и обратных реакций.
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