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1. Введение
	Предметом изучения хим. кинетики являются:

Скорость хим. реакций;
Факторы, влияющие на СХР;
Пути и закономерности протекания процессов во времени.




	Термодинамика отвечает на вопрос о возможности протекания процессов (ΔG< 0), но некоторые возможные процессы не протекают:

С + О2 = СО2, ΔG= -94,4 кДж/моль;
Ме + О2 = МеО, ΔG < 0 (устойчивость металлов к окислению).
	Данные реакции протекают, но их скорость очень мала!



Определения:
	Система – вещество или совокупность веществ изолированных от окружающей среды.
	Фаза – совокупность всех однородных частей системы обладающих одинаковыми хим. свойствами и составом, отделенных от других частей поверхностью раздела.
	Различают гомогенные и гетерогенные системы. Гомогенные системы находятся в одной фазе   (г-г, ж-ж), а гетерогенные в разных (г-ж, ж-тв).
	Механизм реакции – совокупность элементарных стадий из которых складывается хим. реакция.




2. Классификация реакций по механизму
	Простые реакции протекают в одну стадию в соответствии со стехиометрическим уравнением. Такие реакции довольно редки:

I2 → 2I
	Сложные реакции – это совокупность простых. Каждая стадия сложной реакции может быть описана простой реакцией. Самая длительная стадия называется лимитирующей.




Классификация сложных реакций:
	Параллельные – протекают в нескольких направлениях. Преобладание той или иной реакции определяется соотношением скоростей:

	A + B = C + D		4KClO3 = 4KCl + 6O2
	A + B = E + F		4KClO3 = 3KClO4 + KCl
	Последовательные – одна реакция идет за другой:

A → B → C




	Сопряженные реакции – протекание одной реакции обуславливает протекание другой:

A + B = M (1)
A + C = N (2)
	Вторая индуцируется первой (В – индуктор (побудитель), А и С – акцепторы)
1) H2O2 + 2FeSO4 + H2SO4 = Fe2(SO4)3 + H2O2
2) H2O2 + 2HI = I2 + 2H2O
Первая реакция идет сама, вторая только с первой (FeSO4 – индуктор, HI – акцептор).  




	Цепные реакции – вызываются свободными радикалами (осколками молекул):

		Cl2 + hƲ → 2Cl• (зарождение)
		H2 + Cl• → HCl + H• (развитие)
		H• + Cl2 → HCl + Cl• (развитие)
		H2 + Cl• → HCl + H• (развитие)
		H• + H• → H2 (обрыв цепи)
		Cl• + Cl• → Cl2 (обрыв цепи)



3. Скорость химических реакций
	СХР – число элементарных актов реакции происходящих в единицу времени в единице объема (для гомогенных реакций) или на единице поверхности раздела фаз (для гетерогенных реакций):

Vгом = ΔnA/(V·Δt)	 Vгет = ΔnA/(S·Δt)
	Для гомогенной выражение можно упростить:
Vгом = ± ΔС/(Δt)
	+ для продуктов реакции
	- для реагентов (они убывают)




A + B = C + D
реагенты = продукты






V = [моль/(л·с)] = [моль/(м3·мин)]
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4. Закон действующих масс
	ЗДМ определяет зависимость СХР от концентрации реагирующих веществ. При увеличении концентрации увеличивается вероятность столкновения частиц. Гульдберг и Вааге (1867) для реакции     аА + bВ = сС установили закономерность:

V ~ C(A)·C(B) или
V = k·Ca(A)·Cb(B) – кинетическое уравнение СХР, где k – константа СХР (k =const =f(T))




	Константа СХР равна скорости реакции   (V = k) при концентрациях реагирующих веществ 1моль/л (физ. смысл). Эта константа не имеет постоянной размерности.
	a, b – частные порядки по реагирующим веществам (могут не совпадать с коэффициентами в уравнении.
	Общий порядок реакции (равен сумме частных порядков) показывает какое количество молекул должно одновременно столкнуться для образования продуктов реакции.





	Реакция 1-го порядка:

I2 = 2I, V = k·C(I2)
2-го порядка: 
N2 + O2 = 2NO, V = k·C(N2) · C(O2) 
3-го порядка:
2NO + H2 = N2O + H2O, V = k·C2(NO) · C(H2) 

	Столкновение одновременно более 3-х молекул считается невозможным, поэтому такие реакции протекают по стадиям.




5. Зависимость СХР от температуры
	Влияние температуры на СХР очень существенно. Реакция Н2 + 1/2О2 = Н2О при НУ не протекает, при 500 °С она завершится через 50 мин, а при 700 °С она протекает мгновенно. 
	Вант-Гофф (1884) установил правило: при повышении температуры на каждые 10° скорость гомогенной реакции возрастает в 2-4 раза, т.е.



γ – температурный коэффициент скорости реакции.





	С. Аррениус предложил (1889) уравнение, выражающее взаимосвязь константы СХР и температуры:




	где Еа – энергия активации реакции.
	Энергия активации – наименьшая избыточная энергия молекул, по сравнению со средней величиной при данной Т, достаточная для совершения реакции:




	Еа для большинства реакций лежит в интервале 50-250 кДж/моль, если Еа > 150 кДж/моль, то такие реакции при НУ не протекают.





6. Катализ
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