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1. ENERGIA AKTYWACJI A SZYBKOSC REAKCJI

CHEMICZNEJ

Wedtug teorii zdarzen Arrheniusa reakcje mogg zachodzic¢ tylko w
czasie zderzen miedzy czasteczkami /atomami, jonami/ substratu, przy ééym
nastgpuje tworzenie nowych wigzan lub zrywanie wiazan juz istniejacych.
O szybkosci reakceji decyduje czestosé efektywnych zderzen czasteczek
chemicznych, ktore majg ulec przemianie. Przez ,zderzenie efektywne”
nalezy rozumie¢ zderzenie prowadzace do zmian chemicznej natury
czasteczek, nie kazde zderzenie czasteczek musi by¢ efektywne. Czasteczki
mogg sie zderzy¢ i odbié sprezyscie, nie ulegajg przy tym zmianie
chemicznej. Tylko liczba efektywnych zderzen, przypadajaca na jednostke
czasu, determinuje szybkos¢é reakcji chemicznej. Wszystkie sposoby
zwiekszania szybkosci reakcji sprowadzajg sie do zwiekszenia liczby zderzen
efektywnych. Z teorii kinetycznej gazéw wynika, ze w normalnych
warunkach ciénienia i temperatury kazda czastka zderza si¢ z innymi
czastkami lub $cianka naczynia, 10 miliarddw w ciagu sekundy. Jedne czastki
majg predkos¢ mniejsza, inne - wigksza, zatem energie kinetyczne
poszczegolnych czastek sg rozne. Zderzenia efektywne wystepujq tylko w
przypadku odpowiednio duzej energii kinetycznej. Minimalna energia
kinetyczna czastki, przy ktore] nastgpuje zderzenie efektywne, nosi nazwe
energii aktywacji. Jezeli energia kinetyczna czastki jest nizsza od energil
aktywacji, zderzenie jest chemicznie nieefektywne. Im wiece] czastek
znajduje sie w danej objetosci, tym wigksza jest liczba zderzen, a wigc i
zderzen efektywnych.

Stuszna dla reakcji zachodzacych w fazie gazowej teoria zderzen
efektywnych wymaga modyfikacji w przypadku zastosowania jej do reakcji

w fazie cieklej, W wyniku tej modyfikacji powstata opracowana przez



Hinshelwooda, Yyringa i Polanyia tzw. teoria stanu przejsciowego zwana
rowniez teoria kompleksu aktywnego. Zgodnie z ta teorig warunkiem zajscia
reakeji zderzenie sig reagujacych czastek /atoméw lub jonéw/ oraz ich
wspdlne przejscie przez okreslong bariere energetyczng. Stan odpowiadajacy
wierzcholkowi tej bariery okresla sie mianem kompleksu aktywnego lub
stanu przejsciowego. W momencie skutecznego /tj. prowadzacego do
przebiegu procesu/ zderzenia czastek, nastepuje przegrupowanie ich
elementoéw potgczone ze wzrostem energii ukiadu. Powstaje w ten sposdb
nietrwaty kompleks aktywny, ktérego energia przewyzsza energie substratéw
0 wartos¢ energii aktywacji; kompleks ten ulega nétychmiastowemu
rozpadowi przechodzac w trwalsze produkty. Mozemy tg reakcje zapisaé w
sposdb ogodlny

A+B — AB* — C+D

substraty kompleks produkty

aktywny
Wysoko$¢ bariery energetyczne] zwiazane] wytwarzaniem kompleksu

aktywnego maleje w obecnosci katalizatoréw; z tego wzgledu przyspieszaja,
one przebieg reakcji. Spowalnianie procesow przez inhibitory ttumaczy sie
podwyzszaniem tej bariery.

AB* kompleks aktywny

Ea2

B .00 = o =M

substraty

Y

reakcja bez katalizatora

———————— el reakcja z katalizatorem



_Zmiana energii ukladu w czasie reakcji chemicznej: E,; - energia substratéw, E,, - energia
aktywacji, AE - energia wydzieloha przez reagujacy ukiad. Linia przerywana ilustruje zmiang

energii w obecnosci katalizatora,

W przypadku reakeji egzotermicznej, podcezas rozpadu kompleksu
aktywnego do produktu wydziela sie cata energia aktywacji E,; oraz
dodatkowo energia reakcji /odcinek AE/, ktéra jest réznica energii produktow
i substratow. Proces ten przedstawiono na schemacie. Gdy szybko$¢ reakcji
Jest dostatecznie duza wydzielona energia aktywacji i reakcji wystarcza do
aktywowania dalszych czastek 1 reakcja biegnie samorzutnie.

W reakcji endotermiczne; energia aktywacji E,, jest wieksza niz E,;.
Przy rozpadzie kompleksu aktywnego w reakeji endotermicznej wydziela sie
tylko czgs¢ energii aktywacji. Dalsze wiec czastki nie moga by¢ aktywowane
1 z chwilg przerwania doptywu ciepta /ogrzewania/ z otoczenia do uktadu
proces ustaje.

Energia aktywacji jest wiec czynnikiem decydujacym o szybkosci
reakcji,

Miare szybkosci reakeji chemicznej stanowi zanikajaca w jednostce
czasu liczba moli /ilo$¢ czastek/ substratu w kazdym 1dm’ przestrzeni
reakcyjnej lub przypadajaca w jednostce czasu liczba moli /ilos¢ czasteczek/
produktu na kazdy 1dm”’. Szybkosé reakeji jest wiec zmiang stezenia

molowego substratu lub produktu w jednostce czasu:

des de,

<
Il
1
!
_{._

dt dt

Cs - Stezenie molowe substratu

¢, - stezenie molowe produktu
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Okredlenie to ébejmuje wszelkiego rodzaju reakcjé chemiczne
przebiegajace miedzy ‘johami, atomami czy czasteczkami.

Zakres szybkosci z jaka przebiegaja reakcje jest bardzo rézny. Niektore
reakcje trwajg ulamki sekund inne za$ przebiegajg w diuzszym okresie czasu.
Do reakcji szybkich zaliczane sa reakcje przebiegajace w roztworach miedzy
jonami bez zmiany ich stopnia utlenienia. Typowym przykiadem takiej
reakeji moze by¢ zobojetnianie kwasu zasada. Do reakcji powolnych nalezg
reakcje utleniania i redukeji, ktérych mechanizm bywa czesto zlozony.
Réwniez niektore reakcje syntezy np. amoniaku z azotu i wodoru
wykonywane w temperaturze pokojowej nalezg do reakcii powolnych.

Kazdg reakcje mozna przyspieszy¢ lub zwolnié zmieniajac warunki w
Jakiej ona zachodzi. O szybkosci reakcji decyduja: stezenia substratéw,
temperatura, obecnos¢ katalizatorow, fizyczna postaé katalizatorow,

srodowisko reakcii.
1.1. Wplyw stezenia substratéw na szybko$é reakcji chemicznej

Szybkos¢ reakeji zalezy od rodzaju reagujacych substancii, poniewaz
cnergia aktywac]i jest rézna dla réznych reakcji.
W ogdlnym przypadku szybkos¢ reakeji v wyraza sie rGwnaniem:
v=Ek'¢
gdzie: k - stata szybkos¢ reakcji
¢ - stezenie molowe (mol/dm’) reagujacych substancji
szybkosc¢ reakcji chemicznej jest proporcjonalna do iloczynu stezen
molowych reagujacych substancii.
Dla reakeji przebiegajacej wedtug rownania A + B —... /wspétczynniki
stechiometryczne substratow rdéwne jednodci/, jej szybkosé wyraza sie

WZOTrenl



v=Kk[A] [B]
gdzie: k - stala szybkosé feakcji /wspdtczynnik wyznaczany doswiadczalnie -
wielkos¢ charakterystyczna dla danej reakcji w danej temperaturze/. Symbole
chemiczne w nawiasach kwadratowych oznaczajg stezenia substancji.
Symbol [A] oznacza stezenie skiadnika A, np. symbol [CO,] oznacza stezenie
dwutlenku wegla i jest rownoznaczny z uzywanym réwniez symbolem Cooy
Réwnanie v = k[A] ' [B] informuje, ze szybko$é reakcji A + B — ... jest
proporcjonalna do stgzenia kazdego z substratow. Poniewaz w trakcie

zachodzenia reakcji stezenia maleja, substraty stopniowo znikaja zamieniajac

si¢ w produkty, zatem szybkosé reakcji gf nie jest wielkoscig stata.
Najszybciej reakcja przebiega w pierwszej chwili po zmieszaniu reagentéw,
potem szybkos¢ stopniowo maleje.

Szybkos¢ reakeji typu A — ..., czyli reakcji rozktadu (np. 2N,05—
4ANO, + O,), zalezy tylko od stezenia substratu:

v=Kk[A]

Szybko$¢ reakeji zalezy od stezenia reagentéw, poniewaz liczba
zderzen wzrasta ze wzrostem stezenia, czyli im wiecej jest czastek w danej
objgtosci tym wigksze jest prawdopodobienstwo zderzen efektywnych

prowadzacych w efekcie do powstawania produktu reakcji.
1.2. Wplyw temperatury na szybkos$¢ reakcji chemicznej

O szybkosci kazdej reakcji decyduje temperatura. Wzrost temperatury
powoduje zawsze wzrost szybkosei reakcji, gdyz wraz ze wzrostem
temperatury rosnie srednia predkosé czastek, zwiekszajac ogdlng liczbe
zderzeni i rébwnoczesnie Srednig energie kinetyczng, dzieki czemu zwieksza

.sicz liczba zderzen efektywnych.
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Badania van't Hoffa wykaza%y, ze dla wielu prostych reakeji
chemicznych podwyzszenie temperatury o 10°C wywotuje na ogdt dwukrotny
wzrost szybkosci reakcji. Podana prawidtowosé ma jedynie przyblizony
charakter poniewaz podwyZszenie temperatury znaczniej zwieksza szybkogé
reakcji endotermicznej niz egzdtermicznej 1 przesuwa rownowage w kierunku
procesu endotermicznego.

Jezeli w uktadzie przebiega reakcja egzotermiczna, w ktérej wydziela
sig ciepto Q, /dodatnie/ i réwnoczesnie cieplo to zostaje przekazane z ukladu
do otoczenia, to zgodnie z termodynamiczna konwencjg znakéw ma ono

wartos¢ ujemnag 1 jest nazywane zmiang entalpii uktadu (AH) lub entalpia

reakcii:

Ukdad

ciepto reakcji Q,

2Hay + Oy —> 2H:0

sz

otoczenie

entalpia reakcji AH

Wzrost szybkosei reakeji od temperatury ma charakter wyktadniczy.
W przemianach endotermicznych ciepto reakcji ma znak minus, a
entalpia reakcji - znak plus, poniewaz ciepto przepltywa z otoczenia do

uktadu jezell ukiad nie jest izolowany termicznie/:



Uklad

cieplo reakeji Q,

Nay+ Oy — 2NOy, m

otoczenie

e

+ 181 kJ

entalpia reakcji AH

Usunigcie zewnetrznego zrédia ciepta powoduje zwolnienie w sposéb
widoczny tempa reakcji.

llo$¢ ciepta przekazana z uktadu do otoczenia lub z otoczenia do
uktadu podczas tworzenia 1 mola zwigzku chemicznego z pierwiastkow nosi

nazwe entalpii tworzenia:

Uktad

cieplo tworzenia

i
Hag + /202 — HaOf

TR —
N

@ entalpia tworzenia



Uktad

ciepto tworzenia

!/gNzg‘F i/gOg(g) —> NO(g) w A

| ]
+90,5 kJ entalpia tworzenia

Entalpie tworzenia zwykle odnosi si¢ do warunkow standardowych i

wowczas nazywa sie ja standardowa entalpia tworzenia.

Dodatkowe badania pozwolily okresli¢ zaleznos¢ miedzy szybkoscia

reakcji k, a temperaturg /wzor Arrheniusa/.

gdzie: A - stala wielkos’é charakterystyczna dla danej reakcii,
e - podstawa logarytmdw naturalnych
R - stata gazowa,
T - temperatura w skali Kelwina,

E, - energia aktywacji



1.3. Katalia

Katalig nazywamy zjawisko przyspieszania lub opozZniania reakcji pod
wplywem katalizatora. Przyspieszanie reakcii chemicznej nazywamy katalia
dodatnig, spowolnienie przebiegu reakeji katalig ujemna. |

Katalizator jest to substancja, ktéra przyspiesza reakcje chemiczna, a
po jej zakonczeniu pozostaje w stanie niezmiennym.

Z punktu widzenia kinetyki chemicznej w procesach katalizy dziatanie
katalizatora wprowadzonego do reakcji A + B — C polega na wytworzeniu
produktu posredniego (A kat) z substratu A i katalizatora (kat): A +kat — (A
kat) ulegajacego nastepnie reakeji z drugim substratem i w efekcie
wytworzeniu zasadniczego produktu reakcji C i uwolnieniu katalizatora: (A
kat) + B — C + kat.

Katalizatory przyspieszajg reakcje chemiczne powodujac obnizenie
energli aktywacji /patrz schemat/. Wptyw katalizatora ogranicza sie
wylacznie do zmiany szybkos'.ci reakcji. W reakcjach odwracalnych
katalizator w jednakowym stopniu zmienia szybkosé reakcji wiasciwej jak 1
odwrotnej.

Autokataliza okreslamy katalityczne dziatanie substratéw lub
produktow reakcji za$ substancje powodujace autokatalize nazywamy
autokatalizatorami.

Inhibitory - substancje opdzniajace przebieg reakcji w ten sposob, ze
reagujg z produktami posrednimi np. reaguja z rodnikami niezbednymi do

rozktadu H>O,.
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Rozrdznia sie dwa rodzaje proceséw katal i@cznych: |

| Katalize w ukiadzie jednorodnym /homogenicznymy/ - katalizator /zwany
katalizatorem homogenicznym/ znajduje sie w tej samej fazie /ciekiej lub
gazowej/ co ukiad reagujacy. Np. H.SO, w w reakcjach estryfikacji.

2. Katalize w uktadzie niejednorodnym /heterogenicznym/ - katalizator
tworzy oddzielna faze, najczesciej stata /katalizator heterogeniczny/.
Katalize tego typu nazywa sie kataliza kontaktowa, a katalizator
kontaktem. Przyktadem katalizy kontaktowej jest synteza amoniaku z

wodoru i azotu. Katalizatorem tej reakcji jest np. metaliczne zelazo.



2. ROWNOWAGA CHEMICZNA

2.1. Reakeje odwracalne i nieodwracalne

Wszystkie reakcje chemiczne sa w zasadzie procesami odwracalnymi,
jednakze dla niektorych reakeji stopief przebiegu reakcji odwrotnej jest
bardzo maty. Reakeje chemiczne, ktore dobiegajg do konca tzn, do
catkowitego zuzycia substratéw nazywamy nieodwracalnymi i oznaczamy
pojedynczg strzatka (—) np. wydzielanie lotnej substancji opuszczajacej
srodowisko reake;ji.

Reakcje odwracalne mogg przebiegaé zaréwno w jednym jak 1w
drugim przeciwnym kierunku, Reakcja odwracalna w zadnym kierunku nie
przebiega do konca, powstajace produkty reagujq ze sobg 1 zmieniaja sie z
powrotem w substraty. Miedzy substratami a produktami ustala sie stan
rownowagi. Odwracalnos¢ reakeji zaznacza sie dwiema strzatkami

przeciwnie skierowanymi ( =—).
2.2. Prawo dzialania mas

Zalezno$¢ miedzy stezeniami reagujacych substancji w stanie
réwnowagi jest okreslona przez prawo dziatania mas /prawo Guldberga j
Waagego/.

Dla reakcji

A+B == C+D
v,

szybkosci obu reakcji sa proporcjonalne do iloczynu stezen substratéw

Vi=k; [A] [B] Vi, =k, [C] [D]
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W stanie réwnoWagi szybkos¢é reakeji w Jednym kierunku jest réwna
szybkosci reakcji w kierunku przeciwnym
Vi=V,
Podstawiajac wartosci Vi V, otrzymujemy
ki [A] [B] =k, [C] [D]

a po przeksztalceniu

ko [ClD)
ke  [AlB]

k o

lloraz dwéch statych, ~—kl— , ma dla danej reakcji wartos¢ stata i jest
2 .

nazwany statg rownowagi chemicznej (K). Réwnanie opisujace stan

rownowagi chemicznej przybiera wiec ostateczng postac:

[C][D]

K =
[AI[B]

Zaleznos¢ ta, wykryta w roku 1867 przez chemikéw norweskich
Guldberga i Waagego, znana jest pod nazwg prawa dziatania mas lub prawa
rownowagi chemicznej: |
w stanie rownowagi chemicznej stosunek iloczynu stezen produktéw do
tloczynu stezen substratow jest wielkoscia stalg, charakterystyczng dla
danej reakcji i temperatury.

Dla dowolnej reakeji odwracalne;

aA +bB .. == cC +dD...

prawo dziatania mas przyjmuje postaé

[CI[DJ...

~ [AFBP..
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K oznacza zwykle zwykle stosunek ilbczynu stezen produktéw do iloczynu

stezen substratéw, ale mozemy spotkaé w liczniku iloczyn stezen

substratow, a w mianowniku iloczyn stezen produktéw; woéwezas K;= —;E—
W stanie réwnowagi dana reakcje chemiczng mozna przedstawi¢

nastepujacymi réwnaniami scharakteryzowanymi przez state rownowagi np.:

[SOs)°

280, +0; == 280, K= -
[SO.J[O]

. [SOJ[0,]
2803 < 2802+Oz K] = __—IE_S_O;].E_

Dla reakcji odwracalnych przebiegajqcych w ukfadach wielofazowych,
w ktorych biorg udzial ciata stale, badz jako substraty fub produkty, w
wyrazeniu na stala K stezenia tych substancji jako niezmienne w danej
temperaturze sg pomijane. Im wieksza warto$é liczbowa statej K tym
rownowaga danej reakcji przesunieta Jest w strong tworzenia produktow. Im
mniejsza liczba jest stata K tym rownowaga jest przesunieta na korzysé
substratdw.

Prawo dziatania mas jest prawem fundamentalnym w chemii i stanowi
zrodio wprowadzenia wzordw dia innych istotnych wielkosci chemicznych
jak: stalej dysocjacji, iloczynu jonowego wody (pH), statej hydrolizy,

iloczynu rozpuszczalnosci czy statej trwatosci kompleksu,
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2.3. Przesunigcie stanu rownowagi reakeji chemicznej /regula Le

Chaterliera - Brauna/.

Stan ukladu w stanie rownowagi zalezy gtéwnie od: stezen substancji
reagujacych, temperatury oraz ciénienia /jezeli w reakc)i biora udziat gazy lub
pary/. Zmiana chociazby jednego z tych parametréw powoduje zaktécenie
stanu rownowagi i stezenia wszystkich reagentow ulegaja zmianie. Po
pewnym czasie ustala sie réwnowaga ale przy innych niz poprzednio
stezeniach substancji reagujacych lecz mimo to zawartos¢ K pozostaje
niezmieniona. |

Kierunek przesunigcia rownowagi okre$la reguta Le Chateliera-Brauna
/zwana tez regulg przekory/:
jezeli stan rownowagi chemicznej zostanie zaklécony, w ukladzie
rozpocznie si¢ taka przemiana, ktora bedzie przeciwdziala¢ zakldceniom,
prowadzac do ponownego osiggnigcia stanu réwnowagi.

Z reguly przekory wynikaja nastepujace wnioski praktyczne:

1. Wprowadzenie substratu (A lub B) do ukfadu w stanie réwnowagi
powoduje przesuniecie rGwnowagi w prawo, w kierunku tworzenia

produktéow (C i D)

A+B== C+D
2. Wprowadzenie produktu do ukladu w stanie réwnowagi przesuwa

rownowage w lewo.

3. Usuwanie produktu w uktadu w stanie réwnowagi przesuwa réwnowage w

prawo.

4. Usuwanie substratow z ukiadu w stanie réwnowagi przesuwa réwnowage

w lewo.



5. Ogrzewanie uktadu, w ktorym przebiega reakcja egzotermiczna, przesuwa
rownowage w lewo, a w przypadku reakcji endotermicznej - w prawo.

6. Chiodzenie uktadu, w kidrym przebiega reakcja egzotermiczna, przesuwa
rownowage w prawo, a w przypadku reakcji endotermicznej - w lewo.

7. Wzrost cisnienia powoduje przesuniecie rownowagi w prawo wtedy, gdy
reakcja przebiega w fazie gazowej z tzw, zmniejszeniem objetosci
reagentow (np. 3H, + N, — 2NHj3), czyli gdy taczna liczba substratow (3+
1) jest wigksza od taczne] objetosci produktow (2). Jezeli zachodzeniu
reakc]l towarzyszy wzrost objetoscel, czyli faczna objetosé substratow (V)
Jest mniejsza od tacznej objetosci produktow (V,), to wzrost cisnienia
sprzyja przebiegowi reakcji w lewo.

8. Obnizanie ci$nienia przesuwa rownowage w lewo, gdy V,> V, lub

w prawo, gdy Vs <V,

Wnioski z reguty Le Chateliera wskazuja, jak nalezy prowadzié¢ reakcje
odwracalne w celu uzyskania mozliwie duzej wydajnosci produktu:
jeden z substratéw moze by¢ uzyty w nadmiarze; jeden z produktéw mozna
usuwac; ukfad powinno si¢ chtodzi¢ w przypadku reakcji egzotermicznych, a
ogrzewa¢ - dla reakeji endotermicznych; reakcje, w ktorych VeV, néleZy
przeprowadzi¢ pod zwigkszonym cisnieniem, a reakcje, dla ktérych Vi<V,
wymagajg obnizenia cisnienia. Wszystkie te wskazdéwki mozna wykorzystaé
rownoczesnie, niemniej niektore z nich mogg okazaé sie nieoplacalne z
ekonomicznego punktu widzenia. Ponadto zalecenie chtodzenia uktadu, w
ktoérym ma przebiegac reakcja egzotermiczna, podlega ograniczeniom. Czesto
trzeba ogrza¢ uktad, aby substraty osiagnetly energie aktywacji. Potem mozna
odprowadza¢ stopniowo cieplo, ktore sie wydziela, nie dopuszczajac do
zbytniego obnizenia temperatury ponizej wartosci gwarantujacej osiggniecie

energli aktywacii.



Cwiczenie 1

Rozkiad Na,S,0; w srodowisku kwasnym

a) Proba jakosciowa

Do probowki wprowadzi¢ 5 - 10 kropli roztworu

Na;5,0; 0 ¢=0,5 mol/dm’ i 5 - 10 kropli H,SO, 0 ¢=0,5 mol/dm’

Wystapi staba opalizacja, a nastepnie wyrazne zmetnienie wskutek
wydzielania sie wolnej siarki.

NapS5;03 + HySO4 — [H,S5,0,] + Na, S0,

[H2S,05] —> H,SO; + S

H,SO3 — H,0 + S0,

N8.28203 + HgSOa, — S+ SOZ + HQO + NazSO4

b) Wplyw stezenia substancii reagujacych na szybkosé reakeii chemiczne;

Sprzet:

3 probowki, cylinder miarowy, wkraplacz, stoper
Odezynniki:

Roztwor Nay$,0; 0 ¢=0,5 mol/dm?, H,SO, o ¢=0,5 mol/dm’

Wykonanie;
Przygotowad trzy probdwki.
Do pierwszej dodajemy 1em’ roztworu Na,$,05 0 ¢=0,5 mol/dm’*+2cem’ H,O
Do drugiej dodajemy 2cm’ roztworn Na,$,05 0 ¢=0,5 mol/dm® + 1cm® H,O
Do trzeciej dodajemy 3cm’ roztworu Na,S,05 0 ¢=0,5 mol/dm°.

W ten sposéb w jednakowych objetosciach mamy rézne stezenia

NﬁgSgOg /IC, 20, 3c/.



Do kazdej z tych probowek dodaé po 2 krople H,SO4 0 ¢=0,5 mol/dm’
I wymieszac. Zmierzy¢ czas w sekundach do chwili pojawienia sie
koloidalnej siarki. Doswiadczenie nalezy wykona¢ z kazda probéwka
oddzieinie.

Tabela pomiarow

Nr Vazs208 Vi L.kropel Ogdlna obj. Stezenie Czas
probdwki Jem®/ fem?/ H,S0, roztw. /em®/ | Na,$,04 " t/sek/
1
2
3

Sporzgdzi¢ wykres ilustrujacy zaleznos$é czasu reakeji od stezenia Na,S,0s.
Na osi odcigtych odtozy¢ w odpowiedniej skali stezenia (c Na,S,0;), na osi
rzednych czas w sekundach.

Za jednostke przyjac:

a) najmniejsze stezenie Na;S>05: Cnpsaos

b) najkrétszy czas w sekundach: t /sek/.

B Sformutowaé wniosek dotyczgcy zaleznosei szybkoéei reakceji od stezenia

substratu

Cwiczenie 2

Wpolyw temperatury na szvbkoé_é reakcil chemiczne]

Sprzet:

6 probowek, cylinder miarowy, faznia wodna, stoper

Qdczynniki:
Roztwér Na,S,05 0 ¢=0,5 mol/dm®, H,SO, o ¢=0,5 mol/dm’

Wykonanie;
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Do trzech probdwek Wprowadzié po 2,5 cm® Na,5,05 0 ¢=0,5 mol/de, a do
trzech innych probéwek wprowadzi¢ po 2.5¢cm’ H,S0, 0 ¢=0,5 mol/dm’
/odmierzyé cylindrem miarowym/. Jedna probéwke z Na,S,0; 1jedng
probowke z H,SO, wstawié¢ do tazni wodnej 1 zmierzy¢ temperature tazni, Z
kolel oba roztwory potaczyé i zanotowaé czas do chwili powstania
poczatkowego zmetnienia, To samo wykona¢ z nastepna parg probéwek, ale
roztwory te podgrza¢ o 10°C i znéw zanotowaé czas do momentu
zmetnienia. Wreszcie ostatnia pare probowek doprowadzi¢ do temperatury o
10°C wyzszej od temperatury poprzedniej pary, zmieszaé te roztwory i
zanotowa¢ czas do chwili zmetnienia. Kontrolowa¢ wzrost temperatury
termometrem zanurzonym w tazni wodnej. W razie przegrzania dodaé zimnej
wody do faZni wodne;.

Tabela pomiaréw i wynikow

Nr Obserwacje Temp.pomiaru Czas przebiegu
probowki /°C/ reakcii t /sek/
1
2
3

® Sporzadzi¢ wykres ilustrujacy zaleznosé czasu przebiegu reakeji od
temperatury przyjmujac za jednostki:

a) przyrost temperatury o 1°C: temp.°C

b) najkrotszy czas reakeji w sekundach: t /sek/

W Podac wniosek dotyczacy zaleznosci szybkosci reakcji od temperatury

Cwiczenie 3

Wpoiyw katalizatora

a) Kataliza dodatnia: homo- i heterogeniczna
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Nadtlenek wodoru /H,O,/ ulega szybko rozktadowi na tlen i wode pod
wplywem katalizatordw, ktérymi sa sole zelazowe lub dwutlenek manganu -

kat.
2H,0, 5 O, + 2H,0

Sprzet:

3 probowki, pipeta, wkraplacz, tuczywo

Odczynniki:

30% roztwor nadtlenku wodoru /HyOy/, roztwor chlorku zelaza (I11) /FeCls/,

krysztatek tlenu manganu (IV) /MnO,/.

Wykonanie:

| Do trzech suchych probdwek wlaé ok. 2ml wody utlenionej /30%
roztwér nadtlenku wodoru/. Do jednej z probdwek dodac 2 krople chlorku
zelaza (III), do drugiej krysztatek tlenku mangaﬁu (IV). )

Obserwowaé szybkosé rozkladu nadtlenku wodoru w trzech
probdwkach.

Do wylotu probéwek wprowadzié rozzarzone tuczywo i na podstawie
zmiany intensywnosci zarzenia okresli¢ czy wydzielajacy si¢ gaz
podirzymuje palenie.

W Zanotowaé obserwacje z uwzglednieniem réznic w szybkosci reakeji
rozkladu nadtlenku wodoru w obecnosci katalizatoréw oraz bez ich
dodania.

W Sformutowaé wnioski oraz zapisa¢ rownania zachodzacych reakcji

chemicznych.

b) Kataliza ujemna

Sprzet:
2 probowki, cylinder miarowy, wkraplacz

Odczynniki:
HCI 0 ¢=3 mol/dm’, urotropina /heksametylenotetraamina/, opitki zelaza

Wykonanie:
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- Do dwaoch probowek dodaé ok. 2em® HCI o ¢=3 mol/dm’, Do jednej z
nich doda¢ 3 krople urotropiny /heksametylenotetraaminy/. Nastepnie do obu
probéwek doda¢ jednakowe ifosci opitek zelaza. Obserwowac Proces
wydzielania gazu /wodoru/ w obu probowkach.
® W kiorej probéwee reakcja przebiega wolnliej?

B Jak nazywaja si¢ substancje hamujace przebieg reakcji?
B Napisac réwnanie reakcji roztwarzania zelaza w kwasie solnym w formie
czasteczkowej 1 jonowej.

c) Autokataliza

Sprzet:
2 probowki, wkraplacz

Odczynniki:
Roztwor Na,C,0, rozeienczony H,SO,, roztwor MnSO,, roztwor KMnO,.

Wykonanie:

Do dwoch probowek wlaé po 20 kropli roztworu Na,C,0, 1 dodaé 4
krople rozcienczonego H,;SO,. Do pierwszej probéwki dodaé 2 krople
MnSO,, a nastepnie do obu probéwek dodaé mozliwie jednoczesnie po2
krople roztworu KIMnOy. Obie probéwki wstrzasnaé i obserwowac szybkosé
znikania fioletowego zabarwienia.

B W ktorej probowce reakcja przebiega szybciej?

W Co przyspiesza reakcje miedzy Na,C,0,, a KMnOQ,?

B Dlaczego opisane zjawisko nazywamy autokataliza?

W Wiedzae, ze w wyniku reakcji powstaja miedzy innymi jony manganowe i
dwutlenek wegla, podaé réwnanie zachodzacej reakcji /jonowo i

czasteczkowo/,
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Cwiczenie 4

Wptyw wielkosci powierzehni zetkniecia reagentow na szybkosé reakcii

chemicznei w ukladzie heterogenicznyvm

Sprzet:

2 probowki, bagietka, wkraplacz
Odczynniki:

Kreda /CaCOy/, rozcienczony HCI

Wykonanie:
Do dwdéch suchych probéwek wrzucié po kawalku kredy /CaCQy/,

Jjednakowej wielkosci. W jednej z nich za pomocag bagietki rozdrabniamy

krede na proszek. Nastepnie do obu probéwek wprowadzic jednakowa

objetos¢ ok. 20 kropli rozcienczonego HCL.

Obserwowac¢ szybkodé rozpuszczania sie kredy

® Zanotowac obserwacje z uwzglednieniem réznic w szybkosci
rozpuszczania si¢ kredy w kawaltku i rozdrobhionej na proszek

® Sformutowac wniosek

M Napisa¢ czasteczkowo i jonowo réwnanie reakeji CaCO5 z HCL



ZADANIA I PYTANIA SPRAWDZAJACE:

1. Reakcja rozktadu substancji A przebiega wedlug réwnania: A — B + C.
Stezenie poczatkowe substancji A wynosito 0,5 mol/dm®. Stala szybkos¢
wynosi 0,4s™".

Obliczy¢ szybkos¢ reakeji:

a) wmomencie jej rozpoczecia;

b)  po uptywie pewnego czasu, gdy stezenie substancji A zmniejszylo sie
0 0,2 mol/dm”,

2. Jak zmieni si¢ szybko$¢ reakeji po obnizeniu temperatury o 20°C?

3. Do dwoch identycznych naczyn wprowadzono: do pierwszego - lkg
substancji A i 1kg substancji B, do drugiego- 0,5kg substancji A i 0,5kg
substancji B. Reakcja migdzy substratami przebiega wedlug réwnania:
A+B — C+D, w fazie gazowej. Czy w obu naczyniach szybkosé reakcji w
momencie jej rozpoezgcia bedzie jednakowa?

4. Utozy¢ rownania wyrazajace prawo dziatania mas dla nastepujacych

reakcji:
2, + 0, == 21,0 200 + 0, == 2C0,
H, + Cl, == 2HC] 4NH; + 50, == 4NO + 6H,0

5. Obliczy¢ statg rownowagi chemicznej dla reakcji:
2NO, == 2NO+ 0,

jezeli stezenia substancji w stanie rOwnowagi wynosza:
[NO,] = 0,06 mol/dm’; [NO] = 0,24 mol/dm®; [O,] = 0,12 mol/dm”.
6. W ktorg strone przesunie sig rOwnowaga reakcji:

4HCL+ Oy == 2H,0 +2ChL +Q
jezeli:
a) wprowadzi sig tlen

b) wprowadzi sie chlor



¢) usunie sig czesé HCI
d) usunie sie czesé H,0
e) ochtodzi sie uklad
f) zwiekszy sie cisnienie
g) wprowadzi sie katalizator
h) wprowadzi sie inhibitor.
7. W kiora strone przesunie sie rownowaga reakcji:
N; + O, —2NO-Q
jezeli;
a) WprOWadzi sie azot,
b) wprowadzi sie NO,
c) usunie sie tlen,
d)} usunie si¢ katalizator,
e) ogrzeje sie ukiad,
f) zmniejszy sie cisnienie.
8. W ktorg strong przesunie sig réwnowaga:
ZnCl +H,S == ZnS -+ 2HCI
ustalona w roztworze wodnym, jezeli:
a) zwiekszy sie cis’ﬁienie, | "
b) wprowadzi sie HCI,
¢) wprowadzi sie H,S,
d) wprowadzi sie ZnCl,.
9. W stanie rownowagi uktadu:
N> +3H, = 2NH,
stezenla wynosity: azotu 3 mol/dm3, wodoru 9 mol/dm3, amoniaku 4
mol/dm’. Obliczy¢ stezenia wyjsSciowe wodoru i azotu.
10. Napisa¢ réwnanie statej rownowagi (K) dla nastepujacych reakeji:

2) COCLyy, == COgy)+ Clyyg
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b) 2NO(g) + Oy == 2NOyy

c) PCly + Clyy == PClyy,

d) Cisy + HyO == COg * Hayy
€) 3Hy(g) + Nogg) == 2NHj

£) Hjg) + COnq == COp*HO

g) Hag) + 3Fe;05 == HOy+ 2Fe;04
h) 2C8C2(S) + SOQ(g) Z 2C8.CO3(S) + 2C02(g)
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