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ВВЕДЕНИЕ
Химическая кинетика – учение о химическом процессе, его механизме и закономерностях протекания во времени. 

Химическая кинетика изучает зависимость скорости химических реакций от концентраций реагентов, температуры, свойств среды, электромагнитного излучения и других факторов. Выяснение механизма химических превращений, взаимосвязи между скоростью химической реакции и строением молекул реагирующих веществ – одна из важнейших задач химической кинетики.

В природе и технике протекает огромное количество разнообразных химических процессов – начиная от простейших реакций веществ в лабораторных условиях и кончая сложнейшими процессами, протекающими в живых организмах.

Химическая кинетика представляет не только научный интерес, но имеет и большое практическое значение. Она открывает возможность сознательного управления промышленными процессами, позволяет решать вопросы интенсификации технологических процессов.
ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА

«ИЗУЧЕНИЕ КИНЕТИКИ РАЗЛОЖЕНИЯ

ПЕРОКСИДА ВОДОРОДА В ПРИСУТСТВИИ КАТАЛИЗАТОРА

ГАЗОМЕТРИЧЕСКИМ МЕТОДОМ»
1 ЦЕЛЬ РАБОТЫ
1. Определить константу скорости реакции, порядок реакции, период полураспада пероксида водорода методом подстановки.
2. Определить константу скорости реакции, порядок реакции, период полураспада пероксида водорода графическим методом.
3. Построить график зависимости количества выделившегося О2 от времени, определить по графику период полураспада пероксида водорода.

2 ОСНОВНЫЕ ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ ПОЛОЖЕНИЯ
2.1 Основные понятия и постулаты химической кинетики
Скорость реакции определяется числом элементарных актов взаимодействия между частицами (молекулами) реагирующих веществ в единице объёма в единицу времени.

Практически истинная скорость химической реакции в газовой фазе или в растворе определяется бесконечно малым изменением количества вещества dν за бесконечно малый промежуток времени dτ в единице реакционного объема V:
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Скорость химической реакции – величина положительная. Знак «+» используют, если скорость реакции определяют по ее продукту. Количество продукта увеличивается, и Δν > 0. Знак «–» используют, если скорость реакции определяют по исходному веществу. Количество исходного вещества уменьшается, и Δν < 0. 
Если реакция протекает при постоянном объеме, то скорость выражают через молярную концентрацию С:
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Для реакции aA  + bB +… → сС + dD +…

скорость в момент времени τ определяют 

υ = –
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где а, b ,с, d – стехиометрические коэффициенты в уравнении реакции.

Среднюю скорость за время Δτ определяют через конечные разности концентраций:

υср = 
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Размерность скорости равна размерности концентрации, деленной на размерность времени:

[υ] = [С] / [τ].

Скорость реакции выражают в моль·л–1·с–1, моль·л–1·мин–1,моль·л–1·ч–1.

В гомогенной системе реакционным объемом служит объём сосуда, в котором протекает взаимодействие.
В гетерогенной системе реакция осуществляется на поверхности раздела фаз. Поверхность раздела фаз является в этом случае реакционным пространством. Поэтому концентрация газообразных и жидких веществ, участвующих во взаимодействии, измеряется количеством этих веществ, приходящихся на единицу реакционной поверхности, и называется поверхностной концентрацией CS.

Скорость гетерогенной реакции 
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определяется изменением поверхностной концентрации одного из веществ (газа или жидкости), участвующих в реакции, за единицу времени.
Скорость реакции зависит от природы реагирующих веществ, их концентраций, температуры, свойств среды и наличия катализатора.
Зависимость скорости реакции от концентраций исходных веществ описывается основным постулатом химической кинетики – законом действующих масс.

Скорость химической реакции в каждый момент времени пропорциональна текущим концентрациям реагирующих веществ, возведенным в некоторые степени:
υ = kСАpСВq,

где k – константа скорости реакции, не зависящая от концентраций реагентов и времени протекания реакции;

p и q – некоторые числа, называемые порядком реакции по веществам А и В соответственно. Эти числа в общем случае никак не связаны с коэффициентами а и b в уравнении реакции. Сумму показателей степеней n = p + q называют общим порядком реакции. Порядок реакции может быть положительным, отрицательным, целым или дробным.

Константа скорости реакции численно равна скорости реакции при единичных концентрациях исходных веществ. Размерность константы скорости реакции зависит от порядка реакции.
[k] = [υ] / [С]n.

Например, для реакции первого порядка [k] = моль·л–1·с–1/моль·л–1 = с–1. Для реакции второго порядка [k] = моль·л–1·с–1/(моль·л–1)2 = л·моль–1·с–1. Для реакции третьего порядка [k] = моль·л–1·с–1 /(моль· л–1)3 = л2·моль–2·с–1.
Если реакция протекает путем прямого превращения молекул исходных веществ в молекулы продуктов реакции, то такая реакция называется элементарной. Она является совокупностью большого числа однотипных элементарных актов химического превращения. Элементарным актом химического взаимодействия называется единичное взаимодействие частиц (молекул, радикалов, атомов, ионов и др.), в результате которого образуются новые частицы продуктов реакции или промежуточных соединений.

Число частиц, участвующих в элементарной реакции, называют молекулярностью реакции. Элементарные реакции бывают только трех типов.

Мономолекулярные реакции – элементарные реакции распада и изомеризации, в которых участвует одна молекула. Разрыв связей в молекуле происходит под действием света или при нагревании, например:

Br2  
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В бимолекулярных реакциях происходит столкновение двух частиц, при этом одни связи разрываются, а другие образуются, например:

Cl·+ CH4 → CH3·+ HCl.

Бимолекулярные реакции – самый распространенный тип элементарных реакций.

В тримолекулярных реакциях одновременно сталкиваются три частицы, например:

2NO + Cl2  → 2NOCl.

Для элементарных реакций общий порядок равен молекулярности, а порядки по веществам равны коэффициентам в уравнении реакции.

Большинство химических реакций не являются элементарными, а включают несколько элементарных стадий химического превращения. Такие реакции называются сложными. Например, реакция H2 + Br2 → 2HBr  протекает не путем прямого взаимодействия молекул брома и водорода с образованием двух молекул бромоводорода, а включает следующие элементарные стадии:

Br2   → 2 Br


(а)

Br·+ H2 → HBr + H
(b)

H·+ Br2 → HBr + Br
(c)

Br·+ Br·→ Br2

(d).

Совокупность элементарных стадий, обеспечивающих протекание данного химического превращения, называется механизмом сложной химической реакции. Механизм реакции H2 + Br2 → 2HBr есть совокупность стадий (a) – (d).

2.2 Реакции первого порядка
К ним относятся реакции изомеризации, разложения соединений в газовой фазе, например, (C2H5)2O, HCOOH, а также процессы радиоактивного распада. Скорость реакции первого порядка прямо пропорциональна концентрации сходного вещества:
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В результате интегрирования этого уравнения в пределах от СА0 до СА и от 0 до τ  имеем: 

ln
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В экспоненциальной форме:  СА = СА0 ·exp(– kτ).
Поскольку в кинетическое уравнение реакции первого порядка входит отношение концентраций (или количеств) исходного вещества, то оно может быть заменено отношением любых величин, пропорциональных концентрации (например, масс, электропроводностей, оптических плотностей растворов и др.).

Период полупревращения (полураспада) исходного вещества равен:

τ1/2 = 
[image: image13.wmf]
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Из этого уравнения следует, что для реакции первого порядка τ1/2 зависит только от константы скорости реакции и не зависит от начальной концентрации реагента. Благодаря этому свойству величина времени полураспада применяется в радиохимии в качестве основной характеристики процесса радиоактивного распада.
2.2 Разложение пероксида водорода
Применение пероксида водорода во многих технологических процессах, медицине и сельском хозяйстве основывается на его окислительных свойствах. Процесс разложения Н2О2 в водных растворах проходит самопроизвольно и может быть представлен уравнением:

Н2О2(Н2О +1/2 О2.
Процесс может быть ускорен с помощью катализатора. Это могут быть анионы и катионы, например Cu2+ или Fe3+ (гомогенный катализ). Ускоряющее действие на разложение Н2О2 оказывают также твердые катализаторы (уголь, металлы, соли и оксиды металлов). На течение гетерогенной каталитической реакции разложения Н2О2 влияет рН среды, состояние поверхности, каталитические яды, например С2Н5ОН, СО, НСN, H2S.
В клетках растений, животных, человека также осуществляется каталитическое разложение пероксида водорода. Процесс осуществляется под действием ферментов каталазы и пероксидазы, которые в отличие от катализаторов небиологической природы имеют исключительно высокую каталитическую активность и специфичность действия.
Разложение Н2О2 сопровождается выделением О2. Объем выделившегося кислорода пропорционален количеству разложившегося пероксида водорода. В работе используется газометрический метод.
3 ТРЕБОВАНИЯ ТЕХНИКИ БЕЗОПАСНОСТИ

При выполнении данной лабораторной работы необходимо соблюдать общие правила работы в химической лаборатории.

4 ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ

Перед началом опыта необходимо подготовить катализатор: небольшой кусочек стеклянной палочки смазать клеем БФ или крахмальным клейстером. Необходимо смазать клеем только торец, немного порошка MnO2 насыпать на часовое стекло, прикоснуться торцом палочки к порошку, чтобы небольшое количество MnO2 осталось на стекле. Клей высушивают в течение нескольких минут (1-2 мин). Давление внутри системы для сбора Н2О2 необходимо привести к атмосферному: открыть пробку реакционной пробирки (1), с помощью уравнительной склянки (5) установить уровень воды в бюретке на нулевую отметку. Схема прибора для измерения скорости разложения Н2О2 представлена на рис.1.
Пипеткой или мерным цилиндром отмеряют 2 мл 3 %-ного раствора Н2О2, выливают в пробирку 1. Если опыт проводится при комнатной температуре, готовят секундомер, таблицу для записи опытных данных, Опускают в пробирку катализатор, нанесенный на кусочек стеклянной палочки. Закрывают реакционный сосуд пробкой. Объем выделяющегося кислорода измеряют сначала через 30 сек, затем интервал можно увеличить до 1 мин. и более.

По мере понижения уровня жидкости в бюретке уравнительную склянку опускают так, чтобы уровень жидкости в бюретке (4) и склянке не изменялся, разность уровней была минимальной.

Реакция считается законченной, если уровень жидкости в бюретке перестает опускаться.

Объем кислорода, соответствующий полному разложению Н2О2 –V(, можно получить, если реакционный сосуд поместить в стакан с горячей водой. После охлаждения пробирки до комнатной температуры определяют объем О2, соответствующий полному разложению Н2О2.
[image: image15.png]



Рис.1 – Схема установки для изучения кинетики разложения Н2О2:
1 – штатив; 2 – пробирка с пероксидом водорода; 3 – катализатор;

4 – бюретка, заполненная водой; 5 – уравнительный сосуд;

6,7 – соединительные трубки.
Объем кислорода, соответствующий полному разложению Н2О2 –V(, можно получить, если реакционный сосуд поместить в стакан с горячей водой. После охлаждения пробирки до комнатной температуры определяют объем О2, соответствующий полному разложению Н2О2.
Полученные результаты записывают в таблицу 1.

Полагая, что порядок реакции первый, для каждого измерения вычисляют константу скорости реакции по кинетическому уравнению первого порядка:
k = 1/(·ln
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По результатам эксперимента вычисляют среднее значение константы скорости реакции.

Таблица 1 – Экспериментальные данные
	№ 
п/п
	Время от начала опыта (, мин
	Объем кислорода V(, мл
	V( –V(,

мл
	ln(V( –V()
	ln
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Период полураспада пероксида водорода вычисляют по уравнению:

τ1/2  = 
[image: image18.wmf]
[image: image19.wmf]ln20,693

=

kk

,
используя среднее значение константы скорости реакции.
Определяют константу скорости и период полураспада графически, используя зависимости V( = f (() и ln(V( – V() = f ((), которые представлены на рис. 2 и рис. 3.
На рис.2 показано, что на оси ординат откладывают отрезок, равный V(/2, проводят горизонталь до пересечения с графиком (кинетической кривой) и опускают перпендикуляр на ось времени. Время, через которое выделяется половина объема кислорода, отвечающего полному разложению H2O2, и будет временем полураспада (полупревращения) H2O2 τ1/2оцен. Этот метод определения τ1/2  можно назвать оценочным.
График на рис. 3 строят в координатах ln(V( – V() – τ, полагая, что порядок реакции является первым. Если через точки, нанесенные на плоскость, можно провести прямую линию, то порядок реакции, действительно, равен 1. Значение тангенса угла наклона этой прямой линии, взятое по модулю, равно константе скорости реакции (tgα = kграф). Исходя из значения константы скорости реакции, найденного графическим методом, рассчитывают период полупревращения пероксида водорода τ1/2граф.
τ1/2граф  = 
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Рис. 2 –Зависимость V( = f(()


Рис.3 – Зависимость ln(V(–V() = f(()
Сравнивают константы скорости реакции разложения пероксида водорода и его периоды полупревращения, полученные различными методами – аналитическим, графическим и оценочным.

5 ТРЕБОВАНИЯ К СОДЕРЖАНИЮ ОТЧЕТА
Отчет должен содержать:
1. цель работы;

2. результаты измерения объема кислорода, выделяющегося при разложении пероксида;
3. расчет константы скорости реакции и периода полураспада (полупревращения) пероксида водорода с использованием кинетического уравнения реакции первого порядка; 

4. график зависимости V( = f(() и результаты графического определения периода полупревращения пероксида водорода τ1/2оцен;

5. график зависимости ln(V( – V() = f(()для определения константы скорости реакции kграф и периода полупревращения τ1/2граф ;

6. выводы.
6 ВОПРОСЫ И ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОКОНТРОЛЯ
1. Константа скорости реакции зависит от:

а)  природы реагентов;

б)  температуры;

в)  концентраций реагентов;

г)  времени прошедшего с момента начала реакции.

2. Порядок реакции

а)  формальная величина;

б)  определяется только экспериментально;

в)  может быть вычислен теоретически;

г)  равен сумме показателей степеней p + q, в уравнении  υ = k· CAp · CBq. 
3. Реакция первого порядка проходит на 30% за 35 минут. Какова скорость реакции (моль·л–1·ч–1) при концентрации реагирующего вещества 0,01 моль/л?

4. Разложение N2O5 является реакцией первого порядка, константа скорости которой равна 0,002 мин–1 при 300 К. Определите степень превращения N2O5  за 2 часа. 
5. Реакция первого порядка при некоторой температуре протекает на 25% за 30 минут. Вычислите период полупревращения исходного вещества.
6. Период полураспада некоторого радиоактивного изотопа составляет 30 суток. Вычислите время, по истечении которого количество изотопа составит 10% от первоначального.

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА

«ИЗУЧЕНИЕ КИНЕТИКИ РАЗЛОЖЕНИЯ 
КОМПЛЕКСНОГО ИОНА ТРИОКСАЛАТА МАРГАНЦА 
ФОТОМЕТРИЧЕСКИМ МЕТОДОМ»
1 Цель работы
1. Определить константу скорости реакции методом подстановки и графическим методом, построив график 
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2. Определить период полураспада комплексного иона [Mn(C2O4)3]3- через константу скорости реакции и по графику 
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2 ОСНОВНЫЕ ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ ПОЛОЖЕНИЯ
Фотометрический метод измерения применим для исследования скорости химических реакций в тех случаях, когда исходное вещество окрашено иначе, чем смесь продуктов реакции.
В настоящей работе исследуется распад комплексного иона Мn+3, окрашенного в коричневый цвет, который при взаимодействии с щавелевой кислотой образует ион состава [Mn(C2O4)3]3-. Распад комплексного иона происходит под действием света и протекает по уравнению:

[Mn(C2O4)3]3- → Mn2+ + 2,5C2O42-  + CO2.

Продукты распада бесцветны. Хотя механизм реакции сложен, зависимость ее скорости от времени подчиняется кинетическому уравнению реакции первого порядка. Константу скорости k при данной температуре рассчитывают по кинетическому уравнению реакции первого порядка:

k 
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     (1),

где С0 и Сτ – начальная и текущая концентрации вещества;

τ – время, прошедшее от начала реакции.
Концентрацию определяют по изменению оптической плотности во времени τ .

Согласно закону Бугера-Ламберта-Бера:

I = I0 e-εСl     (2),

где I0 и I – начальная интенсивность потока электромагнитного излучения и интенсивность потока после прохождения через слой раствора;

С – молярная концентрация вещества в растворе;

ε – молярный коэффициент поглощения;

l – толщина слоя раствора.
Преобразуем уравнение (2):

I/I0 = e-εcl.
После логарифмирования имеем:
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 = D называют оптической плотностью раствора. 
D = ε' с l, т.е. оптическая плотность раствора пропорциональна его концентрации.

Следовательно, отношение концентраций под знаком логарифма в кинетическом уравнении реакции первого порядка (1) можно заменить отношением оптических плотностей:
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 EMBED Equation.DSMT4  [image: image34.wmf]00
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где D0 и Dτ – оптическая плотность раствора в начальный момент и в момент времени τ соответственно. Заменяя в уравнении (1) концентрации значениями D0 и Dτ, получим уравнение в виде:

k 
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 EMBED Equation.3  [image: image36.wmf]0
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Если построить график зависимости 
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, то это будет прямая линия, выходящая из начала координат, тангенс угла наклона которой равен константе скорости реакции 
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3 ТРЕБОВАНИЯ ТЕХНИКИ БЕЗОПАСНОСТИ

При выполнении данной лабораторной работы необходимо соблюдать общие правила работы в химической лаборатории.

4 ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ
Фотометр готовят к работе, устанавливают длину волны электромагнитного излучения λ = 440 нм.

Пипеткой отмеряют 1 мл раствора MnSO4 и 7 мл раствора щавелевой кислоты H2C2O4 (соотношение 1:7). Растворы смешивают в стаканчике, затем в кювету фотометра длиной 1см отмеряют 4 мл смеси (смесь бесцветная). К смеси добавляют 1 мл перманганата калия. Образуется коричневая комплексная соль.

Кювету с раствором комплексной соли как можно быстрее помещают в фотометр. В качестве раствора сравнения используют дистиллированную воду. За начало опыта принимают первое измерение; в этот момент включают секундомер. Оптическую плотность раствора измеряют через 1 минуту – первые пять минут, затем интервал можно увеличить, проводить измерения через 2 и 4 минуты. Измерения заканчивают, когда оптическая плотность раствора снизится до 0,1. Результаты измерений оформляют в виде таблицы 2.
Таблица 2 – Экспериментальные результаты
	№

п/п
	Время

от начала

опыта, мин.
	Оптическая 

плотность 

раствора Dτ
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По результатам эксперимента вычисляют среднее значение константы скорости реакции.
Период полураспада комплексного иона вычисляют по уравнению:

τ1/2  = 
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,
используя среднее значение константы скорости реакции.
По результатам измерений строят графики Dτ = f(τ) (рис.4) и 
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 (рис.5).
Зависимость Dτ = f(τ) (рис.4) является экспоненциальной, также как и зависимость Сτ = f(τ). Отложив на оси ординат величину D0/2, проведя горизонталь до пересечения с линией графика и опустив перпендикуляр на ось времени, можно определить период полураспада комплексного иона τ1/2оцен.
 Второй график (рис.5) выходит из начала координат. Тангенс угла наклона этой прямой tgα равен константе скорости реакции (tgα = kграф). Исходя из значения константы скорости реакции, найденного графическим методом рассчитывают период полупревращения пероксида водорода τ1/2граф.
τ1/2граф  = 
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Сравнивают результаты определения константы скорости реакции разложения [Mn(C2O4)3]3- и его периода полупревращения, полученные различными методами – аналитическим, графическим и оценочным.
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Рис. 4 – Зависимость D( = f(()

Рис.5 – Зависимость ln (D0/Dτ) = f(()
5 ТРЕБОВАНИЯ К СОДЕРЖАНИЮ ОТЧЕТА
Отчет о работе должен содержать:
1. цель работы;

2. краткое описание хода работы;

3. все экспериментальные данные (таблицы результатов), расчеты константы скорости реакции;

4. исследуемые графические зависимости: Dτ = f(τ) и 
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;
5. результаты определения периода полураспада комплексного иона через константы скорости реакции k и kграф и по графику Dτ = f(τ) τ1/2оцен;

6. выводы.

6 ВОПРОСЫ И ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОКОНТРОЛЯ
1. Чему равен общий порядок элементарных реакций: а) C2H6 → 2CH3•;
б) 2Br• → Br2;   в) CH3• + C2H6 → CH4 + C2H5•;   г) 2NO + O2 → 2NO2?
2. В чем состоит различие между молекулярностью и порядком реакции?

3. В некоторый момент времени скорость сгорания пентана в избытке кислорода равна 0,50 моль·л–1·с–1. Чему равны скорости образования СО2 и водяного пара, а также скорость расходования кислорода в этот момент?

4. Кинетическое уравнение реакции первого порядка в логарифмической и экспоненциальной форме. Каковы особенности кинетического уравнения реакции первого порядка?

5. При  320°С  константа  скорости  реакции  первого  порядка  в  газовой  фазе 
SO2Cl2 → SO2 + Cl2 равна 2·10–5 с–1. Какая доля SO2Cl2 разложится при нагревании его до 320°С в течение 90 минут?
6. В результате Чернобыльской аварии 26 апреля 1986 г. в окружающую среду поступило 1,496 кг изотопа 90Sr, период полураспада которого составляет 28,8 года. Какова степень превращения 90Sr на данный момент? Какая масса этого изотопа осталась в окружающей среде в настоящее время?
7. За 30 минут при некоторой температуре разложилось 10% вещества А. Считая порядок реакции первым, вычислите константу скорости реакции, период полупревращения вещества А и его степень превращения через сутки.
8. Кинетику разложения комплексного иона [Mn(C2O4)3]3-  при 293К изучали фотометрическим методом. Оптическую плотность D окрашенного раствора, содержащего [Mn(C2O4)3]3-, измеряли через определенные промежутки времени. При этом были получены следующие результаты:

τ, мин................................0         2         4        7        11        15         20

D.......................................1,3     1,0    0,78    0,53    0,31    0,19     0,095.

Определите порядок и константу скорости реакции.
9. Кинетику кислотного гидролиза сложного эфира изучали фотометрическим методом. Оптическую плотность D окрашенного раствора, содержащего продукт реакции, измеряли через определенные промежутки времени и получили следующие данные:

τ, сут.............0            0,8         2,9        4,6        6,7         8,6      11,7

D...................0,129
    0,141    0,162    0,181    0,200    0,213    0,229.

Докажите, что реакция имеет первый порядок.

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА
«ИЗУЧЕНИЕ КИНЕТИКИ РАЗЛОЖЕНИЯ МОЧЕВИНЫ 

В ВОДНОМ РАСТВОРЕ МЕТОДОМ КОНДУКТОМЕТРИИ»

1 ЦЕЛЬ РАБОТЫ
1. Определить константу скорости реакции методом подстановки и графическим методом, используя кондуктометрический метод.

2 ОСНОВНЫЕ ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ ПОЛОЖЕНИЯ
Мочевина в водных растворах при 50°C и выше изомеризуется, т.е. превращается в цианат аммония. Цианат-ион гидролизуется с образованием  карбонат-иона:
СО(NH2)2 → NH4CNO
NH4CNO + 2H2O → (NH4)2CO3 + 2NH3 + СО2 + Н2О.
Реакция превращения цианат-иона в карбонат-ион протекает практически необратимо. В результате образования карбоната аммония электропроводность раствора со временем растет. Это позволяет измерять скорость реакции, поскольку увеличивающуюся электропроводность раствора можно считать пропорциональной концентрации конечного продукта.
Следовательно, отношение концентраций под знаком логарифма в кинетическом уравнении реакции первого порядка k 
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 можно заменить отношением удельных электрических проводимостей:

[image: image49.wmf]С0/Сτ  =  æ∞/(æ∞–æτ),
где æ∞ – удельная электропроводность реакционной смеси, отвечающая полному разложению мочевины;

(æ∞–æτ) – удельная электропроводность реакционной смеси, отвечающая разложению мочевины в момент времени τ. 
Заменяя концентрации С0 и Сτ значениями æ∞ и (æ∞–æτ), получим кинетическое уравнение реакции первого порядка в виде:

k 
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3 ТРЕБОВАНИЯ ТЕХНИКИ БЕЗОПАСНОСТИ
При выполнении данной лабораторной работы необходимо соблюдать общие правила работы в химической лаборатории.

4 ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ
В воздушный термостат, установленный предварительно на определенную температуру, например 70°С, помещают на 20 мин колбу, содержащую 500 мл дистиллированной воды.
Затем готовят раствор мочевины определенной концентрации. На аналитических весах берут навеску мочевины 15г, помешают ее в мерную колбу емкостью 500 мл и доводят объем раствора в колбе до метки дистиллированной водой, выдержанной в термостате.
В момент конца растворения мочевины включают секундомер. Колбу с раствором закрывают пробкой и помещают в воздушный термостат.
Перед началом эксперимента измеряют электропроводность дистиллированной воды. Электропроводность воды учитывают, вычитая ее из электропроводности растворов с малой удельной электропроводностью, сопоставимой сравнимой с электропроводностью воды. Через 10-15 мин после начала реакции приступают к измерениям удельной электропроводности растворов. Перед измерением электропроводности проб сосуд (стаканчик) и датчик кондуктометра промывают дистиллированной водой и исследуемым раствором. Отбирают пробы объемом 50 мл из колбы с раствором мочевины, находящейся в термостате. Отобранные пробы охлаждают на льду до одной и той же температуры (например, 25°С) и затем измеряют электропроводность раствора. В течение работы необходимо произвести два-три измерения через 5 мин, два-три измерения – через 10 мин, два-три измерения – через 20 мин, два-три измерения – через 30 мин и одно – через час.
Оставшуюся часть исследуемого раствора переливают в колбу, снабженную обратным холодильником, и ставят ее в колбонагреватель, чтобы довести реакцию до конца.
Через 3-4 часа раствор охлаждают до температуры опыта и измеряют его удельную электропроводность. Для этого сосуд для измерения удельной электропроводности заполняют охлажденным раствором (предварительно сосуд ополаскивают данным раствором), после чего измеряют его электропроводность при той же температуре, при которой измеряли электропроводность всех других растворов. Электропроводность, полученную при этой температуре, записывают, а оставшийся раствор сохраняют для повторного кипячения, которое производится на следующий день.
На второй и третий день следует сделать по одному контрольному измерению удельной электропроводности. Максимальное значение удельной электропроводности æ∞ соответствует электропроводности конца реакции. Результаты измерений записывают в таблицу 3.
Таблица 3 – Экспериментальные результаты
	№

п/п
	Время

от 
начала

опыта,
мин
	Удельная электро-

проводность

раствора æτ,
мкСм·см–1
	æ∞–æτ,
мкСм·см–1
	ln(æ∞–æτ)
	ln[æ∞/(æ∞–æτ)]
	k,

мин-1

	1
	
	
	
	
	
	

	2
	
	
	
	
	
	

	3
	
	
	
	
	
	


Результаты промежуточных измерений, полученные после первого и последующих кипячений, для расчета константы скорости не используют; они нужны только для определения конца реакции, когда электропроводность перестает меняться и принимает максимальное значение, соответствующее æ∞.
По результатам эксперимента вычисляют среднее значение константы скорости реакции.
Период полураспада комплексного иона вычисляют по уравнению:

τ1/2  = 
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используя среднее значение константы скорости реакции.
Константу скорости и период полураспада определяют графическим методом, строя график зависимости  ln(æ∞–æτ) = f ((), которая представлена на рис. 6.
График на рис. 6 строят, полагая, что порядок реакции является первым. Если через точки, нанесенные на плоскость, можно провести прямую линию, то порядок реакции, действительно, равен 1. Значение тангенса угла наклона этой прямой линии, взятое по модулю, равно константе скорости реакции (tgα = kграф). Исходя из значения константы скорости реакции, найденного графическим методом рассчитывают период полупревращения мочевины τ1/2граф.
τ1/2граф  = 
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По результатам работы делают выводы. В выводах сравнивают константы скорости реакции разложения мочевины и периоды полупревращения, полученные различными методами – аналитическим и графическим.
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Рис. 6 – Зависимость ln(æ∞–æτ) = f (()
5 ТРЕБОВАНИЯ К СОДЕРЖАНИЮ ОТЧЕТА
Отчет о работе должен содержать:
1. цель работы;

2. краткое описание хода работы;

3. все экспериментальные данные (таблицу результатов), расчеты константы скорости реакции;

4. исследуемую графическую зависимость: ln(æ∞–æτ) = f (();
5. результаты определения периода полураспада комплексного иона через константы скорости реакции k и kграф;

6. выводы.

6 ВОПРОСЫ И ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОКОНТРОЛЯ

1. Верными являются следующие суждения:

а) в химической кинетике нет времени; она предсказывает только конечный результат процесса;

б) прямой задачей кинетики является расчет скоростей реакций и построение кинетических кривых;

в) скорость прямой реакции зависит от концентраций как исходных веществ, так и продуктов реакции;

г) кинетические свойства системы определяются не активностями, а концентрациями реагирующих веществ.
2. Дробные значения может принимать:

а) скорость реакции;

б) общий порядок реакции;

в) молекулярность реакции;

г) константа скорости реакции.

3. Скорость реакции аА + вВ = Сс + dD согласно основному постулату химической кинетики равна υ = k∙CAp∙CBq. Справедливыми являются утверждения:

а) р + q = n – общему порядку реакции;

б) показатели степеней равны стехиометрическим коэффициентам в уравнении реакции во всех случаях;

в) показатели степеней равны стехиометрическим коэффициентам в уравнении реакции, если реакция является простой;

г) р и q определяются экспериментально. 
4. Реакция первого порядка проходит на 30% за 35 минут. Какова скорость реакции (моль·л–1·ч–1) при концентрации реагирующего вещества 0,01 моль/л?
5. Реакция первого порядка протекает на 30% за 1 час. Через какое время реакция завершится на 99,99%?
6. Для изучения кинетики изомеризации цианата аммония в мочевину цианат аммония массой 22,9 г растворили в воде и объем раствора довели до 1,00 л. При измерении содержания мочевины в растворе получены следующие данные:

τ, мин...........................0        20,0       50,0        65,0         150
m(СO(NH2)2), г……….0        7,0        12,1        13,8         17,7.
Определите порядок и константу скорости реакции.
7. При изучении кинетики гидролиза сахарозы были получены следующие данные

τ, мин....................................0          30         90         130        180
С(С12H22O11), моль/л……..0,500    0,451    0,363     0,315    0,267.
Определите порядок и константу скорости реакции.

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА

«ИЗУЧЕНИЕ КИНЕТИКИ ВЗАИМОДЕЙСТВИЯ ЙОДИД-ИОНА С ПЕРСУЛЬФАТ-ИОНОМ.

ИЗУЧЕНИЕ ПЕРВИЧНОГО СОЛЕВОГО ЭФФЕКТА»
1 ЦЕЛЬ РАБОТЫ
1. Определить константу скорости реакции при температуре T1.

2. Определить константу скорости реакции при температуре T2.

3. Вычислить температурный коэффициент скорости реакции и энергию активации реакции.
4. Исследовать зависимость константы скорости реакции от ионной силы раствора при комнатной температуре.

2 ОСНОВНЫЕ ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ ПОЛОЖЕНИЯ

2.1 Взаимодействие йодида калия с персульфатом аммония
Реакция между йодидом калия и персульфатом аммония протекает по уравнению:

2 KI  +  (NH4)2S2O8  =  I2  +  K2SO4  + (NH4)2SO4.         (3)

Если проводить реакцию в присутствии тиосульфат-иона, то весь йод, выделяющийся в реакции (3), немедленно восстанавливается обратно по реакции:

I2  +  Na2S2O3  =  2 KI  +  Na2S4O6.
До тех пор, пока не израсходуется весь тиосульфат натрия Na2S2O3, концентрация йодида калия в растворе остается постоянной. Следовательно, в этих условиях скорость реакции (3) зависит только от концентрации  персульфата аммония (NH4)2S2O8:

( = k C(KI)·C((NH4)2S2O8] = kэф C((NH4)2S2O8],
где kэф  = k C(KI).

Реакция описывается кинетическим уравнением реакции первого порядка, которое имеет вид:
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где C0 ( начальная концентрация (NH4)2S2O8, моль/л,

Cτ   ( текущая концентрация (NH4)2S2O8, моль/л.

Введем следующие обозначения:

а ( количество (NH4)2S2O8 до начала реакции, моль,

х ( количество (NH4)2S2O8, вступившего в реакцию на момент времени τ, моль,

(а(х) ( количество (NH4)2S2O8, оставшегося в растворе на момент времени τ, моль.

Тогда уравнение для расчета константы скорости реакции имеет вид:
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Полученное уравнение используется для расчета константы скорости исследуемой реакции.
2.2 Зависимость скорости реакции от температуры
Скорость подавляющего большинства реакций увеличивается с ростом температуры, так как с увеличением температуры возрастает средняя энергия частиц взаимодействующих веществ, а также вероятность того, что при столкновении произойдет химическое превращение. Для описания зависимости υ = f(T) используют эмпирическое правило Вант-Гоффа и уравнение Аррениуса.

Правило Вант-Гоффа заключается в том, что при увеличении температуры на каждые 10°С скорость химической реакции возрастает в 2-4 раза.
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где γ – температурный коэффициент скорости реакции, показывающий, во сколько раз возрастает скорость данной реакции при повышении температуры на 10 градусов (γ = 2÷4).

Правило Вант-Гоффа является приближенным и справедливо в узком интервале температур.

Это на первый взгляд небольшое значение температурного коэффициента обусловливает большое возрастание скорости реакции при значительном повышении температуры. Например, если температурный коэффициент равен 3,0, то при увеличении температуры на 100°С скорость реакции увеличивается в 3,0·1010, т.е. приблизительно в 60000 раз.

Гораздо более точным является уравнение Аррениуса. Аррениус первым высказал идею о том, что химическое взаимодействие происходит только между «активными» молекулами. Для того, чтобы совершился элементарный химический акт, реагирующие молекулы должны преодолеть некий энергетический барьер, высота которого определяется природой взаимодействующих частиц. Для преодоления этого барьера молекулы исходных веществ должны иметь избыточную энергию по сравнению со средней энергией молекул, т.е. перейти в возбужденное состояние. Эта избыточная энергия называется энергией активации. 

В дифференциальной форме уравнение Аррениуса записывается как:
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Принимая Еa независимой от температуры и интегрируя, получим:

lnk = lnА – ЕA/(RT)          (4) 
или  k = A· exp
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где А– предэкспоненциальный множитель, слабо зависящий от температуры (в узком температурном интервале можно считать его не зависящим от температуры);

R – универсальная газовая постоянная.

Предэкспоненциальный множитель А равен произведению стерического фактора Р на общее число соударений молекул Z реагирующих веществ в единице объема за единицу времени.
А = Р·Z

Стерический фактор учитывает число благоприятных способов ориентации молекул по отношению к общему числу способов их возможной взаимной ориентации. Значения Р обычно лежат в пределах от 10-9 до 1.

Из уравнения (4) следует, что при Еа = 0  k = A. Предэкспоненциальный множитель можно рассматривать как экстраполяционное значение константы скорости реакции, когда все молекулы реакционноспособны, т.е. все их соударения эффективны. В реальных условиях, когда Еа > 0, не все соударения являются эффективными. Более того, их доля от общего числа соударений, как правило, незначительна. Доля эффективных соударений определяется экспоненциальным множителем exp
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А и ЕA для различных реакций меняются широких пределах, но для большинства реакций между валентно насыщенными молекулами энергия активации составляет 50÷100 кДж/моль.

Энергию активации можно вычислить, определив константу скорости реакции при двух температурах. Из уравнения (4) следует:
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где k(T2) и k(T1) ( значения константы скорости реакции при двух температурах;

(T = T2 –T1 ( разность температур.

Если 
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Более точно энергию активации определяют по значениям константы скорости реакции при нескольких температурах. Для этого используют уравнение Аррениуса в логарифмической форме (4) и представляют экспериментальные данные в координатах lnk – 1/T. Тангенс угла наклона полученной прямой равен  –ЕА/R.
Для сложных реакций уравнение Аррениуса может и не оправдываться, а величины А и ЕA могут изменяться в зависимости от температуры.

Аномальная зависимость константы скорости реакции от температуры проявляется в тримолекулярных реакциях, а также в ферментативных и цепных реакциях.
2.3 Первичный солевой эффект
Первичным солевым эффектом называют зависимость константы скорости реакции от ионной силы раствора. Эта зависимость описывается уравнением Бренстеда-Бьеррума: 

k = k0∙Kγ,

где k0 ( константа скорости реакции при условии, что ионная сила раствора равна 0;

Kγ ( произведение коэффициентов активности  взаимодействующих ионов А и В и активированного комплекса АК ( γА, γВ, γАК  соответственно.

В логарифмической форме:

lgk = lg k0 + lgKγ.= lg k0 + lg γАК ( lg γА( lg γВ

Согласно предельному уравнению Дебая-Хюккеля

lg γi = ( 0,51zi2
[image: image69.wmf]I
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где I ( ионная сила раствора;

zi ( заряд иона i -ого сорта.

Подставив выражения для коэффициентов активности в уравнение Бренстеда-Бьеррума, получим: 

lgk = lg k0 + 1,0124 zA∙zB
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Из уравнения следует, что если заряды ионов одноименные, то константа скорости реакции увеличивается с увеличением ионной силы раствора. Если ионы имеют разноименные заряды, то константа скорости реакции уменьшается с ростом ионной силы раствора (рис.7).
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Рис.7 − Зависимость lgk =f(
[image: image72.wmf]I

):
1 − при одноименных зарядах взаимодействующих ионов; 
2 − при разноименных зарядах взаимодействующих ионов
3 ТРЕБОВАНИЯ ТЕХНИКИ БЕЗОПАСНОСТИ
Необходимо соблюдать общие правила работы в химической лаборатории.

Выполняя опыты, нужно пользоваться растворами только указанной концентрации, соблюдать указанную дозировку.

Во избежание загрязнения реактивов, держать склянки с растворами и сухими веществами закрытыми, не путать пробки, не высыпать и не выливать обратно в склянки неиспользованные или частично использованные реактивы.

4 ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ

4. 1 Определение константы скорости реакции при комнатной температуре T1
В сухую коническую колбу наливают точно отмеренные объемы растворов йодида калия (V1), тиосульфата натрия (V2), крахмала (V3) и воды (V4) в соответствии с номером выполняемого варианта задания. Варианты заданий приведены в таблице 4. Заданный объем персульфата аммония (V5) добавляется в последнюю очередь, поскольку реакция начинается в момент прибавления (NH4)2S2O8. В момент прибавления (NH4)2S2O8 включают секундомер. При появлении синего окрашивания секундомер выключают. Синее окрашивание появляется, когда йод образует с крахмалом комплексное соединение синего цвета. Это означает, что весь тиосульфат израсходован и не восстанавливает йод до йодид-иона.

Таблица 4 − Варианты заданий

	Вариант
	Опыт
	Объемы растворов, мл

	
	
	V1

KI 0,2М
	V2
Na2S2O3
0,02М
	V3

крахмал
	V4
H2O
	V5
(NH4)2S2O8
0,2М

	1
	1

2

3

4
	8

8

8

8
	4

6

8

10
	5

5

5

5
	6

4

2

0
	8

8

8

8

	2
	1

2

3

4
	10

10

10

10
	4

6

8

10
	5

5

5

5
	6

4

2

0
	10

10

10

10

	3
	1

2

3

4
	12

12

12

12
	4

6

8

10
	5

5

5

5
	7

5

3

1
	12

12

12

12

	4
	1

2

3

4
	14

14

14

14
	4

6

8

10
	5

5

5

5
	8

6

4

2
	14

14

14

14

	5
	1

2

3

4
	16

16

16

16
	4

6

8

10
	5

5

5

5
	14

12

10

8
	16

16

16

16


Количество (NH4)2S2O8 до начала реакции определяется как:

а = C((NH4)2S2O8]∙V5.

Количество (NH4)2S2O8, вступившего в реакцию на момент времени τ, равно количеству выделившегося йода, которое равно половине количества тиосульфата:

х = ½ С(Na2S2O3)∙V2.

Константу скорости реакции рассчитывают по результатам каждого опыта. Результаты эксперимента оформляют в виде таблицы 5.

Совпадение значений констант при различных соотношениях реагентов свидетельствует о том, что исследуемая реакция – реакция первого порядка. Вычисляют среднее значение константы скорости реакции и период полупревращения персульфата аммония:

τ1/2 = 
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Таблица 5 ( Определение константы скорости реакции при комнатной температуре
	№

вар-
та
	Опыт
	Объемы растворов, мл
	Время протекания

реакции,

мин
	k,
мин-1

	
	
	V1
	V2
	V3
	V4
	V5
	
	

	
	1
	
	
	
	
	
	
	

	
	2
	
	
	
	
	
	
	

	
	3
	
	
	
	
	
	
	

	
	4
	
	
	
	
	
	
	


4.2 Определение константы скорости реакции при повышенной температуре T2
Ту же самую серию опытов повторяют при повышенной температуре. для проведения каждого опыта необходимо объемы растворов йодида калия (V1), тиосульфата натрия (V2), крахмала (V3) и воды (V4) в соответствии с номером выполняемого варианта задания отмеряют в коническую колбу. Объем раствора персульфата аммония (V5) отмеряют в другую колбу. Обе колбы помещают в водяной термостат и нагревают до температуры на 10°С (10К) выше комнатной.

Можно конические колбы заменить пробирками объемом 50 мл и поместить пробирки в стакан с водой, температура которой на 10°С (10К) выше комнатной. Температуру необходимо контролировать с помощью термометра.
Результаты эксперимента оформляют в виде таблицы (см. таблицу 5).
По результатам опытов рассчитывают среднее значение константы скорости реакции при повышенной температуре и период полупревращения персульфата аммония. 

Зная значения константы скорости реакции при двух температурах, определяют температурный коэффициент скорости реакции γ, используя эмпирическое правило Вант-Гоффа:
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где k(T2) и k(T1) ( значения константы скорости реакции при двух температурах;

(T = T2 –T1 ( разность температур.

Пользуясь уравнением Аррениуса, вычисляют энергию активации Ea исследуемой реакции:
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По результатам работы делают выводы.
4.3 Изучение первичного солевого эффекта

Из той же самой серии опытов выбирают опыт, в котором реакция протекает с наибольшей скоростью, и проводят его при комнатной температуре, добавляя различные объемы 1М раствора нитрата калия КNO3. При этом объемы V1,V2, V3, V4 и V5 остаются неизменными.

Если суммарный объем системы не превышает 40 мл, то к исходной смеси добавляют по 3, 5, 7, 10 и 12 мл 1М раствора КNO3 до внесения (NH4)2S2O8. Объем персульфата аммония (V5) добавляется в последнюю очередь. Если суммарный объем системы превышает 40 мл, то к исходной смеси добавляют по 5, 10, 12, 15 и 20 мл 1М раствора КNO3 до внесения (NH4)2S2O8 Результаты эксперимента оформите в виде таблицы (см. таблицу 6).

По результатам опытов рассчитывают значения константы скорости реакции при добавлении различных объемов нитрата калия.

Таблица 6 ( Изучение первичного солевого эффекта*

	№

вар-

та
	Опыт
	Объемы растворов, мл
	V

KNO3,
мл
	I,
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	τ,

мин
	k, 

мин-1
	lgk

	
	
	V1
	V2
	V3
	V4
	V5
	
	
	
	
	
	

	1
	1
	8
	4
	5
	6
	8
	3
	
	
	
	
	

	
	2
	8
	4
	5
	6
	8
	5
	
	
	
	
	

	
	3
	8
	4
	5
	6
	8
	7
	
	
	
	
	

	
	4
	8
	4
	5
	6
	8
	10
	
	
	
	
	

	
	5
	8
	4
	5
	6
	8
	12
	
	
	
	
	


*Примечание: таблица заполнена для варианта №1.

Вычисляют ионные силы растворов с различной концентрацией КNO3.
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где I ( ионная сила раствора;

Сi ( концентрация ионов i-ого сорта;

zi ( заряд иона  i-ого сорта.

При расчете ионной силы раствора учитывают концентрации всех ионов, содержащихся в растворе, а не только КNO3.
По экспериментальным данным строят график зависимости lgk = f(
[image: image80.wmf]I

). Точки должны располагаться на прямой линии (см. рис. 8).
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Рис. 8 – Зависимость lgk = f (
[image: image82.wmf]I

)

По графику определяют отрезок, отсекаемый на оси ординат, и тангенс угла наклона прямой. Отрезок, отсекаемый на оси ординат, равен lgk0 (k0 ( константа скорости реакции при условии, что ионная сила раствора равна 0). Тангенс угла наклона прямой равен произведению зарядов взаимодействующих ионов ( йодид-иона и персульфат-иона. Зная, что заряд йодид-иона равен –1, определяют эффективный заряд персульфат-иона.

По окончании работы делают выводы. Выводы формулируются в соответствии с целями работы.
5 ТРЕБОВАНИЯ К СОДЕРЖАНИЮ ОТЧЕТА
Отчет должен содержать:
1. цель работы;

2. результаты определения времени протекания реакции при температуре T1,, расчет константы скорости реакции и периода полупревращения при температуре T1; 

3. результаты определения времени протекания реакции при температуре T2, расчет константы скорости реакции и периода полупревращения при температуре T2;

4. расчеты температурного коэффициента скорости реакции и энергии активации исследуемой реакции;

5. результаты определения времени протекания реакции при температуре T1 в зависимости от объема добавленного электролита
6. выводы.
6. ВОПРОСЫ И ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОКНТРОЛЯ
1. Константа скорости реакции А → B первого порядка 2·10–4 с–1. Определите концентрацию вещества А через 10 часов после начала реакции, если его начальная концентрация равна 1 моль/л?
2. Концентрация атомов трития в воздухе приблизительно 5·1015 моль/л. Период полураспада трития около 12 лет. Через сколько лет распадется 90% трития, содержащегося в воздухе? Пополнение содержания трития в воздухе за счет реакций синтеза не учитывать.

3. Вычислите массу изотопа 81Sr, оставшуюся через 24 часа хранения, если первоначальная масса составила 200 мг. Период полураспада изотопа равен 8,5 часов.

4. При увеличении температуры на 40К скорость некоторой реакции возросла в 39,06 раза. Определите температурный коэффициент скорости реакции.
5. Энергия активации химической реакции

а) принимает значения 50−100 кДж∙моль−1 для реакций, подчиняющихся правилу Вант-Гоффа;

б)  зависит от природы реагентов;

в)  определяет значение температурного коэффициента скорости реакции;

г)  увеличивается при введении в систему катализатора.

6. Вычислите энергию активации реакции  NO2 ↔ 2NO + O2,  если константы скорости этой реакции при 600 и 640К равны 83,9 и 497,0 л·моль-1·с-1 соответственно.
7. Энергия активации реакции разложения пентаоксида азота  
N2O5 → N2O + 2O2
равна 103,5 кДж/моль. Константа скорости этой реакции при 298К равна 2,03·10-3 с-1. Вычислите константу скорости этой реакции при 288К.
8. Константы скорости гидролиза этилйодида в щелочной среде в температурном интервале 20÷80°С имеют следующие значения.

Температура, °С………………20                40                60                 80

k·103, л·моль-1·с-1….…............0,100           1,42             8,13              50,1.

Определите энергию активации и предэкспоненциальный множитель этой реакции графическим методом

9. Константа скорости реакции k 

СH2BrCOONa  +  Na2S2O3  =  CH2(S2O3Na)COONa  +  NaBr
при 25°С зависит от ионной силы раствора I следующим образом:
	I∙103, моль∙л−1
	1,44
	6,24
	7,9
	40

	k, л ∙моль−1 ∙с−1
	0,295
	0,355
	0,373
	0,617


Определите k0 при I = 0 графическим методом.
10. Для реакции [Co(NH3)5NO2]2+ + OH− = [Co(NH3)5OH2+] + NO2− найдена следующая зависимость константы скорости k от ионной силы I раствора:
	I∙103, моль∙л−1
	2,34
	5,61
	8,10
	11,22
	16,90

	(lgk + 5)
	1,764
	1,713
	1,680
	1,647
	1,599


Определите k0 при I = 0 графическим методом.

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА

«ИЗУЧЕНИЕ КИНЕТИКИ РЕАКЦИИ 
ЙОДИРОВАНИЯ АЦЕТОНА»

1 ЦЕЛЬ РАБОТЫ
1. Определить константу скорости реакции йодирования ацетона при температурах Т1 и Т2.

2. Определить температурный коэффициент и энергию активации реакции.
2 ОСНОВНЫЕ ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ ПОЛОЖЕНИЯ

2.1 Реакции второго порядка

К реакциям второго порядка относятся многие гомогенные реакции в газовой и жидкой фазах, например, реакции разложения и образования йодоводорода, омыления этилацетата щелочью, димеризации циклопентадиена, а также большая группа бимолекулярных реакций с участием атомов и свободных радикалов.

Реакция протекает по схеме 2А → продукты или  А + В → продукты.

В первом случае 

υ = – 
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В результате интегрирования этого уравнения  в пределах от СА0 до СА и от 0 до τ  имеем: 
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Период полупревращения исходного вещества равен:

τ1/2 = 
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Во втором случае υ  =  –
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Если концентрации веществ первоначально равны СА0 = СВ0, то полученные выше уравнения будут справедливыми и в этом случае.

Если концентрации веществ первоначально различны СА0 ≠ СВ0, то кинетическое уравнение имеет более сложный вид:
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Периоды полупревращения веществ различны τ1/2 (А) ≠ τ1/2(B).

2.2 Реакция йодирования ацетона

Суммарный результат изучаемой  реакции выражается уравнением:

CH3COCH3  +  I2  
[image: image98.wmf]+
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  CH3COCH2I  +  H+   +  I-.

Процесс является автокаталитическим, поскольку ускоряется под влиянием одного из продуктов реакции – иона водорода, а в нейтральном разбавленном водном растворе он протекает крайне медленно, но каталитически ускоряется кислотами.

Йодирование ацетона протекает в две стадии:

1.  Обратимая реакция енолизации ацетона:
CH3 – C(O) – CH3  ( CH3 – C(OH) = CH2
2.  Взаимодействие йода с енольной формой:

CH3  – C(OH) = CH2 + I2   (  CH3  – C(O) – CH2 I  + H+ + I-
Первая реакция протекает медленно, вторая быстро и практически до конца. Поэтому, скорость процесса в целом определяется скоростью енолизации ацетона, она пропорциональна концентрации водородных ионов и ацетона, но не зависит от концентрации йода, т.е. протекает по второму порядку. 

Для реакции второго порядка
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где C0 – начальная концентрация ацетона;

С0(H+) – начальная концентрация ионов водорода;

Сх – концентрация ацетона, подвергшегося превращению за время τ от начала реакции.
Исходное количество ацетона определяют по его навеске, ионов водорода – по количеству взятого раствора кислоты определенной концентрации, количество израсходованного ацетона – по убыли йода, пошедшего на йодирование. В расчеты, таким образом, входит лишь одна переменная величина, которую определяют титрованием реакционной смеси раствором тиосульфата натрия.
3 ТРЕБОВАНИЯ ТЕХНИКИ БЕЗОПАСНОСТИ
При выполнении данной лабораторной работы необходимо соблюдать общие правила работы в химической лаборатории.

4 ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ

В мерную колбу на 250 мл наливают 25 мл 0,1 н. раствора йода, прибавляют в нее 20 мл 1н. раствора HCI (количество указывается преподавателем), доливают дистиллированной водой, чтобы до метки осталось около 30 мл, и помещают в термостат. Взвешивают на аналитических весах колбочку с притертой пробкой, куда налито 10-15 мл воды. Колбу с рабочим раствором и другую колбу с дистиллированной водой помещают в термостат. Спустя 15-20 мин. в колбу с реакционной смесью добавляют примерно 1,5г ацетона. Навеску ацетона взвешивают на аналитических весах в закрытом сосуде. Момент вливания ацетона отмечают по часам. После вливания ацетона объем раствора в колбе быстро доводят до метки дистиллированной водой, выдержанной в термостате, тщательно взбалтывают и тотчас отбирают пипеткой 25 мл пробы, отмечая этот момент по часам.

За начало реакции принимают время вливания ацетона в реакционную смесь. Колбу с реакционной смесью закрывают пробкой во избежание улетучивания ацетона. Отобранную пробу вливают в колбу для титрования, содержащую 20 мл 0,1н. раствора NaHCO3. Концентрацию йода определяют титрованием реакционной смеси 0,01н. раствором тиосульфата натрия Na2S2О3 в присутствии крахмала. За ходом реакции наблюдают по результатам анализа проб через определенные промежутки времени. Во время отбора проб колбу из термостата не вынимать! В течение опыта рекомендуется взять не менее 5-6 проб.
Вторую пробу отбирают через 5 мин после первой и по результатам титрования определяют время, через которое надлежит брать следующую пробу. Расход тиосульфата на каждое последующее титрование должен изменяться на 1-3 мл.

По ходу реакции между последовательными титрованиями постепенно следует увеличивать (например, первые три титрования проводят через 5 мин., затем вторые два титрования – через 10 мин.).

Чем выше температура, при которой проводят измерения, и чем больше содержание кислоты в реакционной смеси, тем чаще следует отбирать пробы.

Результаты измерений записывают в таблицу 7.

Таблица 7 – Экспериментальные данные при температуре Т1
	№

п/п
	Время от начала реакции,

мин
	Объем раствора

Na2S2O3, мл
	С0 ацетона, моль/л
	С0 (Н+), моль/л
	Сх,
моль/л
	Константа скорости

реакции,

л моль-1 мин-1

	1
	
	
	
	
	
	

	2
	
	
	
	
	
	


Молярная концентрация ацетона, вступившего в реакцию Сх, определяется по уравнению:

Сх = 
[image: image101.wmf]τ
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где Vτ – объем 0,01н. раствора тиосульфата натрия, израсходованный на титрование реакционной смеси;

V0 – объем 0,01н. раствора тиосульфата натрия, израсходованного на титрование реакционной смеси в момент начала реакции.
Значение V0 практически определить не удается, так как от момента взятия первой пробы протекает значительное время. Поэтому V0 определяют по графику. Для этого на миллиметровой бумаге строят график в координатах V0 – τ и экстраполируют его до пересечения с осью ординат. Отрезок, отсекаемый на оси ординат, соответствует V0.

По уравнению (*) вычисляют значения константы скорости реакции, находят среднее значение.

Опыт повторяют при повышенной температуре. Температура во втором опыте должна быть примерно на 5–10К выше, чем в первом опыте. Результаты определения заносят в таблицу (см. таблицу 4).
Аналогичным образом определяют константу скорости реакции при температуре Т2. Затем вычисляют энергию активации по уравнению Аррениуса и температурный коэффициент скорости реакции по правилу Вант-Гоффа:
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По результатам работы делают выводы. В выводах приводят значения константы скорости реакции при двух температурах, значение энергии активации и температурного коэффициента скорости реакции.

5 ТРЕБОВАНИЯ К СОДЕРЖАНИЮ ОТЧЕТА
Отчет должен содержать:

1. цель работы;

2. результаты определения концентрации ацетона в реакционной смеси и расчет константы скорости реакции при температурах Т1 и Т2;

3. расчет энергии активации по уравнению Аррениуса и расчет температурного коэффициента скорости реакции по правилу Вант-Гоффа;

4. выводы.

6 ВОПРОСЫ И ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОКОНТРОЛЯ
1. Справедливыми являются следующие суждения о реакции второго порядка 2А → В:

а) υ = kСА;

б) константа скорости реакции имеет размерность л·моль·с-1;

в) период полураспада не зависит от начальной концентрации исходного вещества;

г) степень превращения исходного вещества не зависит от его начальной концентрации.

2. Вычислите период полупревращения вещества А в реакции второго порядка 2А → В, если через час остается 1/5 часть его начального количества. 
3. Вычислите период полупревращения вещества А в реакции второго порядка 2А → В, если через 20 минут степень его превращения составляет 20%.

4. Константа скорости реакции второго порядка 

CH3COOCH3 + NaOH ↔ CH3COONa + CH3OH

равна 5,4 л·моль–1·мин–1. Какая молярная доля эфира (%) прореагирует за 15 минут, если исходные концентрации щелочи и эфира одинаковы и равны 0,05 моль/л?

5. Сопоставьте константы скоростей двух реакций второго порядка, если начальные концентрации обоих реагирующих веществ одинаковы. Значения начальных концентраций и периоды полупревращения для этих реакций следующие: 1-я реакция – 1,5 моль/л; 200 мин.; 2-я реакция – 2,0 моль/л; 300 мин.
6. Бимолекулярная реакция, для которой СА0 = СВ0 = 0,01 моль/л, протекает за 10 минут на 50%. Вычислите константу скорости реакции. Сколько потребуется времени, чтобы реакция прошла на 90% при той же температуре?

7. Каковы значения энергии активации реакций, подчиняющихся правилу Вант-Гоффа?

8. Температурный коэффициент скорости реакции равен 1,5. На сколько нужно повысить температуру, чтобы скорость некоторой реакции возросла в 5,06 раза? 

9. Вычислите энергию активации реакции 2NO2 ↔ 2NO + O2, если константа скорости этой реакции при 600 и 640К равна 83,0 и 497,0 л·моль–1·с–1 соответственно.
10. Энергия активации реакции 2HI ↔ H2 + I2 равна 186,0 кДж∙моль–1. Рассчитайте константу скорости этой реакции при 600К, если ее значение при 556К составляет 3,53∙10–10 л·моль–1·с–1.
ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА
«ОПРЕДЕЛЕНИЕ ПОРЯДКА РЕАКЦИИ ОКИСЛЕНИЯ ЙОДИД-ИОНОВ ИОНАМИ ТРЕХВАЛЕНТНОГО ЖЕЛЕЗА»
1 ЦЕЛЬ РАБОТЫ

1. Установить частные порядки реакции по йодид-иону и по иону трехвалентного железа и общий порядок реакции  Fe3+ + 2I-  ( Fe2+ + I2

2 ОСНОВНЫЕ ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ ПОЛОЖЕНИЯ
2.1 Методы определение порядка реакции

При определении порядка реакции различными способами используют один из подходов:

1) метод избыточных концентраций Оствальда;

2) метод равных концентраций.

Метод избыточных концентраций Оствальда используют для определения частного порядка реакции по какому-либо веществу. В этом случае берут большие концентрации всех веществ, кроме исследуемого. Например, при изучении реакции A + B → D концентрацию СА берут в 100 раз больше, чем СВ. При таких условиях в результате реакции концентрация вещества В меняется значительно, а концентрация вещества А остается практически постоянной, поэтому вместо выражения
υ = kСАpСВq

можно записать

υ = k*СВq    (k*= k CAp)

и определить порядок по веществу В(q).

Метод равных концентраций применяют при определении порядка реакции в целом. Если можно провести процесс в условиях, когда СА = СВ, то 
υ = kС p+q;
отсюда сразу находят порядок реакции в целом.

Все способы определения порядка и константы скорости реакций делят на две группы: интегральные и дифференциальные.

К группе интегральных методов определения порядка реакции относят все методы, основанные на использовании интегральных форм кинетических уравнений соответствующих порядков.

Способ подстановки заключается в опробовании кинетических уравнений, отвечающих нулевому, первому, второму, третьему порядкам реакции.

СA  =  СA0  – kτ;
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Подставляя в эти уравнения опытные данные по концентрации исследуемого вещества в разные моменты времени, вычисляют константу скорости реакции. Например, исследуя какую-либо реакцию, предполагают, что эта реакция первого порядка, и подставляют опытные данные в уравнение k = 
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. Если величина k, рассчитанная по этому уравнению, остается постоянной, то предположение является верным – исследуемая реакция отвечает первому порядку. В противном случае опробуют применимость кинетических уравнений других порядков. Если же ни одно из уравнений не подходит, то это значит, что реакция протекает по сложному механизму.

Графический способ. Наряду с алгебраической интерпретацией это способ имеет и графическое решение, состоящее в построении экспериментальной зависимости C = f(τ) в определенной системе координат, наличие линейности в которой подтверждает правильность выбора порядка реакции.

Кинетические уравнения реакций различных порядков можно представить в следующем виде:

СA  =  СA0  – kτ
(n = 0);

1/CA = 1/CA0 + kτ
(n = 2);

ln CA =  ln CA0 – kτ
(n = 1);

1/CA2 = 1/CA02 +2 kτ
(n = 3).

Зависимости CA = f(τ),  lnCA = f(τ),  1/CA = f(τ),  1/CA2 = f(τ), построенные в координатах CA – τ,  lnCA – τ,  1/CA – τ,  1/CA2 – τ, соответственно, представляют собой прямые линии.
Если предполагают, что исследуемая реакция имеет второй порядок по веществу А, то опытные данные представляют в виде графика в координатах 1/CA – τ. Если через экспериментальные точки можно провести прямую линию, то это значит, что порядок реакции по веществу А равен двум, а тангенс угла наклона прямой равен константе скорости реакции. Если же линия, проведенная через экспериментальные точки, не является прямой, то предположение о порядке реакции является неверным. В этом случае строят график в других координатах, соответствующих другому предполагаемому порядку.

Способ Оствальда–Нойеса основан на исследовании соотношений между начальной концентрацией исходного вещества (СА0) и временем превращения (τα) его определенной доли (α) в продукт:
k = 
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где n – порядок реакции по веществу А.

Это уравнение можно переписать как:
τα = 
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При логарифмировании левой и правой части уравнения получим:

lg τα = – lg[k(n – 1)CA0n–1] + lg(1/αn–1– 1);

lg τα = – (n – 1)lgCA0  – lgk – lg(n – 1) + lg(1/αn–1– 1) 

или 
lg τα = – (n – 1)lgCA0  + Сonst.
Для использования метода необходимо провести серию опытов, в которой зафиксировано время превращения исходного вещества, например на 30%, при его различных начальных концентрациях.

Возможны как графическая, так и алгебраическая интерпретация способа. В первом случае строится график зависимости lgτα от lgCA0 и определяется тангенс угла наклона полученной прямой, который равен 
(n – 1).

Во втором случае достаточно двух измеренных значений времени превращения определенной доли исходного вещества в продукт при различных исходных концентрациях.

lg τα(1) = – (n – 1)lgCA0(1)  + Const
lg τα(2) = – (n – 1)lgCA0(2)  + Const
Вычитая из второго уравнения первое, получим:

lg τα(2) – lg τα(1 )= –(n – 1)( lgCA0(2)  –  lgCA0(1) );

lg (τα(2)/ τα(1 )) = (n – 1)lg(CA0(1) / CA0(2));

n – 1= 
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Частным случаем способа Оствальда–Нойеса является определение порядка реакции по периоду полупреращения исходного вещества.

τ1/2 = (2n–1 – 1)/kCA0n–1(n – 1), если α = 0,5.
Для реакции нулевого порядка время полупревращения прямо пропорционально начальной концентрации исходного вещества. Для реакции первого порядка τ1/2 не зависит от начальной концентрации исходного вещества. Для реакции второго порядка τ1/2 обратно пропорционально первой степени начальной концентрации, для реакции третьего порядка – обратно пропорционально второй степени начальной концентрации.
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Дифференциальный способ определения порядка реакции был впервые предложен Вант-Гоффом. Он основан на исследовании логарифмической формы уравнения 

υ = k*СВq;

lgυ = lgk* + qlgСВ.

Из полученного соотношения видно, что порядок реакции можно определить при анализе начальных скоростей реакции, соответствующих различным начальным концентрациям реагента СВ0 (имея начальные участки серии кинетических кривых).

В этом случае зависимость в координатах  lgυ0 – lgСВ0  должна иметь вид прямой линии с тангенсом угла наклона, численно равным порядку реакции.

Порядок реакции можно оценить по значениям начальных скоростей, соответствующих двум различным начальным концентрациям:
lgυ(1) = lgk* + qlgСВ(1);

lgυ(2) = lgk* + qlgСВ(2).

Вычитая из второго уравнения первое, получим:

lgυ(2) – lgυ(1) = q(lgСВ(2) – lgСВ(1));

lg(υ(2) / υ(1)) = q lg(СВ(2) / lgСВ(1));

q = 
[image: image126.wmf](2)(1)

B(2)B(1)

lg(

υ/υ)

lg(C/C)

.
2.2 Определение порядка исследуемой реакции

Для определения частных порядков по ионам Fe3+ и I− используют дифференциальный метод Вант-Гоффа. Допускают, что начальная скорость реакции определяется уравнением:

(– dC/d( )(=0  = k∙C(Fe3+)0p∙C(I−)0q         (6)
где C(Fe3+)0 и C(I−)0 – начальные концентрации Fe3+ и I−; 
p и q – частные порядки реакции.

После логарифмирования уравнения (6) получим:
lg (– dC/d( )(  = 0 = lg k + p lgC(Fe3+)0  + q lgC(I−)0        (7)
Если в серии опытов изменяют начальную концентрацию ионов трехвалентного железа, а начальную концентрацию ионов иода сохраняют постоянной, то уравнение (7) можно записать в виде 

lg (– dC/d( )(=0 = A2 + p lgC(Fe3+)0          (8)
где A2 = lg k + q lgC(I−)0 − постоянная величина.

Если же в серии опытов изменяют начальную концентрацию йодид-иона, а концентрацию трехвалентного железа сохраняют постоянной, то уравнение (7) можно преобразовать к виду

lg (– dC/d( )( = 0  = A1 + q lgC(I−)0          (9)
где A1 =lg k + p lgC(Fe3+)0 – постоянная величина.

Уравнения (8) и (9) используются для определения порядков по отношению к ионам трехвалентного железа и ионам йода.
3 ТРЕБОВАНИЯ ТЕХНИКИ БЕЗОПАСНОСТИ

При выполнении данной лабораторной работы необходимо соблюдать общие правила работы в химической лаборатории.

4 ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ

4.1 Определение частного порядка реакции по иону Fe3+
В четыре колбы наливают растворы FeСl3, HCl, KCl, и дистиллированную воду в тех соотношениях, которые указаны в таблице вариантов 8.
В первую колбу добавляют несколько капель 1%-го раствора крахмала, 20 мл 0,025М KI, раствор энергично перемешивают. Момент вливания раствора KI из пипетки в колбу принимают за начало реакции (включают секундомер).
Выделившийся в результате протекания реакции йод взаимодействует с крахмалом, и реакционная смесь окрашивается в синий цвет. 
Таблица 8 – Варианты заданий для определения частного порядка 
исследуемой реакции по иону Fe3+
	Растворы, мл
	Вариант 1
	Вариант 2
	Вариант 3
	Вариант 4

	1/60M  FeCl3
	10
	20
	30
	40

	0,1M  HCl
	10
	10
	10
	10

	0,1M  KCl 
	40
	30
	20
	10

	H2O
	20
	20
	20
	20


Через 2 минуты после начала реакции в реакционную смесь из бюретки вливают 0,01н. Na2S2O3 до исчезновения синей окраски. Отмечают по шкале бюретки количество добавленного раствора тиосульфата, фиксируют время повторного появления синей окраски. Через 2мин снова добавляют раствор тиосульфата до исчезновения синей окраски. Записывают объем добавленного тиосульфата натрия и время появления синей окраски. Эту операцию повторяют 5-6 раз.
Аналогичные опыты повторяют со второй, третьей и четвертой колбами (варианты заданий №№1,2,3 соответственно).
В момент появления синей окраски количество добавленного тиосульфата эквивалентно количеству образовавшегося йода, которое равно количеству двухвалентного железа:

C(Na2S2O3)·V(Na2S3O3) = Cx·V        (10)

где C(Na2S3O3) – эквивалентная концентрация тиосульфата; 
Cx – эквивалентная концентрация выделившегося йода, которая равна эквивалентной концентрации двухвалентного железа;

V(Na2S3O3) – общий объем израсходованного тиосульфата от начала реакции к моменту времени (;

V – объем реакционной смеси.

Из уравнения (10) следует  Cx·=  C(Na2S3O3)·V(Na2S3O3) /V       (11)

Результаты кинетических измерений заносят в таблицу 9.

Таблица 9 – Экспериментальные результаты по определению 
частного порядка исследуемой реакции по иону Fe3+
	Время от начала реакции(, с
	Общий объем добавленного

V(Na2S3O3), мл
	Cx, моль/л
	1/Cx
	1/(

	
	
	
	
	

	
	
	
	
	


Для нахождения скорости реакции в начальный момент времени используется эмпирическое уравнение

1/C = ( + (∙1/(              (12)

где ( и ( – постоянные величины.

Воспользовавшись уравнением (12), легко показать, что

(dCx/d( )(=0 =1/(
Величина ( определяется из тангенса угла наклона прямой в координатах 1/Cx – 1/(. Величина ( может быть также рассчитана по способу наименьших квадратов.

Вычисленные значения 1/( записывают в сводную таблицу 10.
Таблица 10 – Сводная таблица для определения порядка реакции
по иону Fe3+
	Номер варианта
	1
	2
	3
	4

	C(Fe3+)0·103, моль/л
	1,67
	3,34
	5,01
	6,68

	1/(
	
	
	
	


На основании полученных значений (dCx/d()(=0 =1/( в четырех опытах (при выполнении каждого из четырех вариантов) строят график в осях координат lg 1/( – lg C(Fe3+)0. Согласно уравнению (8) тангенс угла наклона прямой будет равен частному порядку по иону Fe3+.

4.2 Определение частного порядка реакции по иону I-
В четыре колбы наливают растворы KI, HCl, KCl и дистиллированную воду в соотношениях, указанных в таблице 12.

Таблица 11 – Варианты заданий для определения частного порядка исследуемой реакции по иону I–
	Растворы, мл
	Вариант 1
	Вариант 2
	Вариант 3
	Вариант 4

	0,025M  KI
	10
	20
	30
	40

	0,1M  HСl
	10
	10
	10
	10

	0,1M  KCl
	32,5
	30
	27,5
	25

	H2O
	27,5
	20
	12,5
	5


В первую колбу добавляют несколько капель 1% раствора крахмала и 20 мл 1/60 М FeCl3. Отмечают время начала реакции. В дальнейшем методика работы такая же, как и при определении порядка реакции по иону Fe3+. Порядок реакции по иону I– находят из графика lg 1/( – lg C(I–)0.
Таблица 12 – Сводная таблица для определения порядка реакции 

по иону I–
	Номер варианта
	1
	2
	3
	4

	C(I–)0·103, моль/л
	2,5
	5,0
	7,5
	10,0

	1/(
	
	
	
	


Общий порядок реакции равен сумме частных порядков по ионам Fe3+ и I–:
n = p + q.
По результатам работы необходимо сделать выводы. В выводах необходимо объяснить полученные результаты, предполагая схему протекания реакции:
Fe3+ + 2 I–  
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  Fe2+ + I2–
Fe3+ + I2–  
[image: image128.wmf]2

k

¾¾®

  Fe2+ + I2.

и применяя к промежуточному веществу I2− принцип стационарности.

5 ТРЕБОВАНИЯ К СОДЕРЖАНИЮ ОТЧЕТА
Отчет должен содержать:
1. цель работы;

2. экспериментальные результаты в виде таблицы для построения графика 

1/C = ( + (∙1/( (для своего варианта задания при определении частного порядка реакции по иону Fe3+);
3. график 1/C = ( + (∙1/( (для своего варианта задания), результаты определения β и 1/ β (определение частного порядка реакции по иону Fe3+);

4. результаты определения начальной скорости реакции при различных начальных концентрациях иона Fe3+ (определение частного порядка реакции по иону Fe3+);

5. график зависимости lg 1/( – lg C(Fe3+)0;
6. экспериментальные результаты в виде таблицы для построения графика 

1/C = ( + (∙1/( (для своего варианта задания при определении частного порядка реакции по иону I−);

7. график 1/C = ( + (∙1/( (для своего варианта задания), результаты определения β и 1/ β (определение частного порядка реакции по иону I−);

8. график зависимости lg 1/( – lg C(I–)0.
9. результаты определения начальных скоростей реакции при различных начальных концентрациях иона I− (определение частного порядка реакции по иону I−); 
10. график зависимости lg 1/( – lg C(I–)0.
11. выводы.
6 ВОПРОСЫ И ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОКОНТРОЛЯ
1. В чем состоит сущность метода избыточных концентраций и метода равных концентраций?

2. Какие методы определения порядка реакции относятся к интегральным? Перечислите их. В чем состоит сущность каждого из интегральных методов?

3. В чем состоит сущность дифференциального метода определения порядка реакции, предложенного Вант-Гоффом?
4. При гомогенно-каталитическом разложении пероксида водорода получены следующие данные:

τ·10-2,с............................... 0        5,00
 8,40
    12,84      19,5     31,08
С(H2O2), моль/л……..…. 0,35    0,227    0,160
    0,110      0,06      0,025
Определите порядок и константу скорости реакции.

5. Фенилдиазохлорид разлагается по уравнению:
C6H5N2Cl → C6H5Cl + N2. При температуре 323К и начальной концентрации 10 г/л были получены следующие результаты:

τ, мин............................................6
  12
  18
  24
30
     ∞
V(N2),см3....................................19,3
  32,6
  41,3
  46,5
50,4
    58,3

Определите порядок и константу скорости реакции графическим методом. Рассчитайте период полураспада N2О5  в тетрахлорметане.
6 При изучении кинетики омыления метилацетата щелочью были получены следующие данные:

τ, мин..............................0
         5  
     10
             25
С(NaOH), моль/л…….0,00740      0,00634
0,00464
0,00254.
Начальные концентрации щелочи и эфира одинаковы и равны 0,01 моль/л. Определите порядок и константу скорости реакции графическим методом.
7. Докажите, что реакция этерификации лауриновой кислоты лауриловым спиртом имеет третий порядок, если при начальных концентрациях кислоты и спирта по 0,02М были получены следующие данные:

τ, мин.......................................0       30       60,0      120      180       240
Степень превращения, %…...0      5,48     9,82      18,1     23,8      27,1.

Определите константу скорости реакции.
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