ГЛАВА 3

ПРИКЛАДНАЯ КИНЕТИКА ГОМОГЕННЫХ ХИМИЧЕСКИХ

 ПРОЦЕССОВ

В гомогенных процессах все реагирующие компоненты находятся в одной фазе: будь то газ, жидкость или твердое вещество. При каталитической реакции катализатор тоже должен находиться в той же фазе, что и реагирующие вещества.

§ 1. Скорость гомогенных химических реакций.


Существует ряд способов выражения скорости реакции, однако в случае гомогенных систем пользуются уравнением 
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где      
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 - число молей i или j компонента реакции, участвующего в реакции;  v – объем реакционной массы; νi,j – стехиометрический коэффициент в уравнении реакции; i, j – индексы соответственно относящиеся к исходным веществам и продуктам реакции; τ – время химической реакции; xi – степень превращения.


Уравнение (3.1) надлежит использовать со знаком минус, когда скорость определяется по одному из реагентов, и со знаком плюс, если скорость определяется по одному из продуктов реакции. Выражение является строгим определением скорости химической реакции и пригодно для расчета 
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 с переменным объемом реакционной массы. В дальнейшем скорость химической реакции для простоты изложения последующего материала будет определяться только по исходным веществам. При постоянном значении V и равномерном распределении реагентов в нем средняя скорость реакции за интервал времени может быть найдена по уравнению 
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Рис. 3.1. Определение средней (а) и истинной (б) скорости реакции.

а истинная скорость по выражению 
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где 
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 - концентрация компонента реакции в моль∙л –1.

Определение средней и истинной скорости химической реакции проводится по экспериментальной кинетической кривой Сi=f(τ). Среднюю скорость определяют, как показано на рис 3.1а. Истинную скорость, например, в момент времени τ1, можно найти, проводя касательную к кинетической кривой Сi=f(τ) в точке С1=f(τ1). При этом vr=tg α (рис. 3.1б). 


Если кинетическая кривая построена по небольшому числу точек, то этот метод недостаточно точен. Поэтому для кинетической кривой получают аналитическое выражение, а скорость находят дифференцированием. Например, если Сi = Сi,0 - аτ + bτ2, то vr = - а + 2bτ .Начальная скорость может быть найдена экстраполяцией 
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Очень часто в инженерной химии скорость реакции выражают через степень превращения (хi). Так если учесть, что 
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(3.4)


Следует отметить, что при ε = 0 это уравнение примет вид 
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Расчет средней и истинной скорости проводится обычным путем по кинетической кривой хi (τ), как это показано на рис. 3.2 (а) и 3.2 (б). 

Следует также отметить, что в сложных системах реакций каждое вещество может образоваться и расходоваться по нескольким реакциям и тогда общая скорость его превращения будет связана со скоростью соответствующих реакций уравнением
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Рис. 3.2. Определение средней (а) и истинной (б) скорости реакции по кинетической кривой хi(τ).


Зависимость скорости химических реакций от концентрации исходных веществ. Основной закон кинетики.

Согласно основному закону кинетики скорость любой химической реакции в каждый момент времени пропорциональна произведению текущих концентраций реагирующих веществ, возведенных в некоторые степени.


Если уравнение реакции имеет вид:
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то для случая, когда она протекает с изменением объема (ε ≠ 0) реакционной массы, то
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а для случая, когда реакция идет без изменения объема (ε = 0) реакционной массы
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где k –  константа скорости реакции; Сi – текущая концентрация i-го компонента; Ci,0 – начальная концентрация i-го компонента на входе в элемент; Хi – степень превращения i-го компонента; n – порядок реакции;      П – символ произведения.


При этом различают частный и общий порядок реакции. Частный порядок (порядок по данному реагенту) равен показателю степени, в которой концентрация реагента входит в кинетическое уравнение. Для -
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   nA = 2 , nB = 1. Общий порядок реакции равен сумме показателей степеней концентраций всех реагентов, которые входят в уравнение. Для -
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Порядок реакции имеет несколько разный смысл для простых и сложных реакций. Порядок простой реакции равен числу молекул (частиц), участвующих в элементарном акте, он всегда положителен и целочислен (n = 1, 2, 3). Если сложная реакция представляет ряд последовательных стадий, из которых только одна лимитирует (т.е. является самой медленной стадией) весь процесс, то порядок суммарной реакции обычно равен порядку этой лимитирующей стадии.


В общем случае порядок сложной реакции может быть любым: целочисленным, дробным, переменным, даже отрицательным (для автокаталитических реакций и цепных автоинициированных процессов).


Для того чтобы найти общий порядок реакции, достаточно в эксперименте исходные вещества (реагенты) взять в стехиометрическом соотношении. Порядок реакции по данному реагенту можно определить, взяв все остальные реагенты в таком избытке, что их изменением можно пренебречь.


При этом общий порядок реакции по данному реагенту можно рассчитать, используя 


а) метод, основанный на зависимости начальной скорости реакции от исходной концентрации реагентов;


б) метод, основанный на зависимости изменяющейся во времени скорости реакции от концентрации реагента.


Рассмотрим эти два метода на примере реакции

А + В → С + D

При использовании первого метода проводят серию опытов с различными исходными концентрациями реагента А (СА,0), снимая зависимость СА(τ). Для каждого опыта определяют известными методами начальную скорость реакции и по уравнению
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определяют порядок реакции, используя аналитический метод или логарифмическую анаморфозу.


При применении второго метода в начале определяют в различные моменты времени концентрацию реагента А(СА). Затем строят график зависимости СА(τ), по которому для различных моментов времени находят скорости реакции.


После этого используя известное уравнение 
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графическим или аналитическим методом определяют порядок реакции.


Зависимость скорости реакции от температуры, общее кинетическое уравнение. Скорость химической реакции обычно растет с повышением температуры. Как показывает опыт, при повышении температуры на 10 градусов скорость реакции возрастает в два и более раз. Для характеристики зависимости скорости химической реакции от температуры был введен температурный коэффициент скорости реакции. Этот коэффициент есть отношение констант скоростей химических реакций при температуре Т+10 и Т
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Для многих реакций этот коэффициент равен 3. Пользуясь температурным коэффициентом, можно рассчитывать константы скорости реакции при различных температурах.


Логарифмируя выражение (3.11), получаем:
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Разделив это равенство на ΔТ =10 и обозначив lg kT+10-lg kT через Δlg k, получим:
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Считая, что в пределах 10 градусов температурный коэффициент остается постоянным, выражение (3.13) можно записать:
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После интегрирования выражение (3.14) примет вид
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(3.15)

где 
[image: image26.wmf]g

 - средний температурный коэффициент в температурном интервале    Т2 - Т1 .


Однако строго обоснованную зависимость константы скорости химической реакции от температуры можно выразить уравнением Аррениуса 
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Это уравнение показывает зависимость константы скорости реакции от температуры Т. Величина Е называется энергией активации. Ее можно определить как избыток энергии по сравнению со средней энергией молекул при данной температуре, которым должны обладать молекулы, чтобы вступить в химическую реакцию.


Уравнение (3.16) можно легко проинтегрировать. Взяв неопределенный интеграл и принимая, что Е есть величина постоянная, получим:
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Если в качестве переменных выбрать ln k и 1/Т и значения их отложить на координатных осях (рис.3.3), то графически уравнение (3.17) выразится прямой линией. Отрезок, который отсекает эта прямая на оси ординат, соответствует ln A, а тангенс угла наклона прямой
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Равенство (3.18) позволяет определить энергию активации химической реакции. Потенцируя уравнение (3.17), получим
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В этом уравнении А – предэкспоненциальный множитель; Е – энергия активации; R – газовая постоянная.
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Если выражение (3.17) проинтегрировать в пределах от Т1 до Т2 , получим
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(3.20)

где k2 – константа скорости химической реакции при Т2; k1 – при температуре Т1.


Таким образом зная константу скорости k1 при какой-нибудь температуре Т1, по уравнению (3.20) можно рассчитать константу скорости k2 для температуры Т2.


С учетом уравнения (3.7) уравнение (3.19) примет вид общего кинетического уравнения 
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(3.21)

Из этих уравнений видно, что константами, характеризующими любую химическую реакцию, являются А, Е и n. Кроме того, из уравнения (3.21) видно,  что 
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 зависит от температуры (Т), концентрации реагентов (степени превращения) и относительного изменения объема реакционной массы (ε). 

§ 2. Исследование кинетики гомогенных химических реакций.

Основная задача кинетических исследований состоит в установлении зависимости реакции от концентрации реагирующих веществ и температуры. Выбор формы этого уравнения может быть продиктован или теоретическими соображениями, исходя из некоторой модели, или же кинетическое уравнение является эмпирическим описанием экспериментальных данных. Во всех случаях значение констант уравнения можно определить только опытным путем. Предсказать их теоретически в настоящее время невозможно.


Кинетическое уравнение обычно получают в две стадии. Сначала определяют зависимость скорости от изменения концентраций при постоянной температуре, а затем – зависимость константы скорости от температуры, в результате чего находят окончательное кинетическое уравнение.


Исследование кинетики гомогенных химических реакций обычно проводят в реакторах периодического действия с постоянным или переменным объемом, а также в реакторах идеального вытеснения.

2.1 Реакторы емкостного типа с постоянным объемом. Когда говорят о периодически действующем реакторе с постоянным объемом, подразумевают объем реактора, фактически занятый реакционной смесью. Большинство процессов в жидкой фазе, протекающих в сосуде с постоянным объемом, относится  к этому классу (рис.3.4).


Известно в системе с постоянным объемом скорость реакции выражается простым уравнением 
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Для того чтобы установить конкретный вид этого уравнения, которое будет описывать ход изучаемого химического процесса, и определить константы этого уравнения (константу скорости, энергию активации и порядок реакции) необходимо прибегнуть к экспериментальному определению функции Сi = f(τ) или хi = f(τ) и последующему анализу. Известны два метода анализа экспериментальных кинетических кривых: интегральный и дифференциальный.


Интегральный метод анализа кинетических кривых. Этот метод анализа заключается в проверке заданного кинетического уравнения интегрированием и последующим сравнением предсказанной и экспериментальной зависимости, например, F(C) = f(τ).


В общем этот метод заключается в следующем:


1.Предлагают механизм реакции и записывают соответствующие выражения скорости. Это уравнение в общем случае имеет вид
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В уравнении (3.23) делят переменные.
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Интегрируя  левую и правую части равенства (3.24), получают
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Если интеграл левой части уравнения (3.25) трудно найти аналитически, то можно использовать графический метод. Он сводится к определению площади под кривой от 
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 от Сi  (рис.3.5а)

2. По экспериментальным значениям концентрации компонентов определяют численное значение F(Ci) для различных моментов времени. Строят график зависимости F(Ci)=f(τ). Если он является прямой линией (рис.3.5б), то принятое уравнение согласуется с экспериментальными данными; если экспериментальные точки не ложатся на прямую линию, необходимо испытать другие уравнения, пока не будет получено удовлетворительное соответствие.


Интегральный метод удобен для анализа простых в кинетическом отношении химических реакций. Рассмотрим несколько примеров.


Пример 1. Пусть в системе протекает реакция 

                                                    А → Продукты.                         


Предположим, что по механизму эта реакция относится к реакциям первого порядка. Тогда
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Разделяя переменные и интегрируя, получим
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или
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В химической технологии кинетическое уравнение, как было сказано, ранее обычно выражают через степень превращения. Так для периодических реакторов с постоянным объемом можно записать, что СА=СА,0(1-хА) .  Тогда уравнение (3.26) принимает вид
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Интегрируя это уравнение, получим
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или
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то есть результат, эквивалентный уравнению (3.28).

График зависимости –ln(1-xA) или –ln CA/CA,0 от τ для уравнений этого типа есть прямая линия, проходящая через начало координат (рис.3.6а ).


Пример 2. Допустим, что в системе протекает реакция 

                                           А + В → Продукты,                           

которая по механизму относится к реакциям второго порядка 
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Заметив, что количества А и В, прореагировавшие за время τ, равны СА,0ХА=СВ,0ХВ, и для А, и для В можно написать уравнение (3.33), используя в качестве переменной ХА:
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Обозначив через М=СВ,0/СА,0 начальное соотношение реагентов, получим
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После разделения переменных находим

                                 
[image: image50.wmf]ò

ò

=

-

-

t

t

0

0

,

0

)

)(

1

(

d

k

C

x

M

x

dx

A

х

A

A

A

.                       (3.35)


Раскладывая далее подынтегральную функцию на простые дроби, проводя интегрирование и необходимые преобразования, получим окончательный результат
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Рис. 3.6. Проверка кинетического уравнения (3.36):

     а – для реакции А→Продукты;  б – для реакции А+В→Продукты

Из рис. 3.6б следует, что для реакции второго порядка график зависимости ln(M- XA)/M(1- XA) от τ является прямой линией с тангенсом угла наклона  СА,0(М-1)k.


Замечание 1. Если СВ,0>> СА,0 , то СB почти не меняется и уравнение (3.32) приближается к уравнению (3.26) для реакций первого порядка
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В этом уравнении kнабл=kCB – наблюдаемая константа скорости процесса. Таким образом, реакция второго порядка становится реакцией псевдопервого порядка.


Замечание 2. В особом случае, когда реагенты подаются в реактор с одинаковыми концентрациями, интегральное уравнение скорости (3.36) становится неопределенным и для его решения требуется выполнить предельный переход. Можно избежать этого затруднения, если вернуться к первоначальной форме кинетического уравнения и решить его для этого частного случая.


Так, для реакции второго порядка при одинаковых начальных концентрациях реагентов А и В или для реакции

                                                       2А → Продукты                          

дифференциальная форма кинетического уравнения второго порядка принимает вид 
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(3.38)

или
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(3.39)
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Рис. 3.7. Проверка кинетического уравнения (3.38, 3.39) бимолекулярных реакций А + В → Продукты при СА,0 = СВ,0 и 2А → Продукты

После интегрирования получаем
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Таким образом, график зависимости 1/CA от τ или ХА/(1-XA) от τ представляет собой прямую линию (рис. 3.7).

[image: image147.wmf]V

Y

V


Пример 3. Рассмотрим случай, когда вещество А разлагается или исчезает по двум различным путям, которые являются элементарными реакциями

Скорости изменения трех компонентов будут определяться уравнениями
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Впервые мы встречаемся со сложной реакцией. В таких реакциях, измеряя только какую-либо одну концентрацию СА, СR или СS, нельзя найти k1 и k2. Значения k1 и k2 можно найти, используя все три дифференциальные уравнения скорости.
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Рис. 3.8. Определение констант скорости уравнений (3.41) – (3.43) для реакции А → R и А → S
Уравнение (3.41) имеет первый порядок и может проинтегрироваться, что приводит к равенству
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Если построить график этого уравнения так, как показано на рис. 3.8, то тангенс угла наклона будет равен k1+k2. Разделив затем уравнение (3.42) на (3.43), получим
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или после интегрирования
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Этот результат показан также на рис.3.8. Таким образом, наклон прямой в координатах СR-CS дает отношение k1/k2. Зная k1/k2, а также k1+k2, можно найти k1 и k2.

Дифференциальный метод анализа кинетических кривых. В отличие от первого он заключается в непосредственной проверке дифференциальной формы кинетического уравнения. Для этого по кинетической кривой Ci=f(() определяют все члены уравнения, включая производную 
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1. Предполагают механизм реакции и записывают кинетическое уравнение реакции
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2. По экспериментальной кривой изменения концентраций реагирующих веществ от времени Ci=f(() графическим дифференцированием находят значения dc/d( в различные моменты времени и соответствующие этим скоростям значения концентрации (Сi). По этим данным вычисляют произведение 
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. Если получают прямую линию, проходящую через начало координат, то это значит, что уравнение скорости соответствует экспериментальным данным, а механизм реакции удовлетворителен настолько, насколько он подтверждается кинетикой процесса. Если график не является прямой, проходящей через начало координат, то следует рассмотреть другой [image: image149.wmf]V

Y

V

механизм реакции (рис.3.9).

Реакторы емкостного типа с переменным объемом реакционной массы. Общая форма уравнения скорости в реакционной системе с переменным объемом имеет вид:
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(3.48)


Если принять, что 
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 (здесь ni –число молей i-го вещества и V – объем реакционной массы), то
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Следовательно, чтобы определить константы, входящие в это кинетическое уравнение, необходимо в левой части уравнения (3.49) найти два члена
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. Это на практике сделать очень трудно. Использования этого громоздкого уравнения можно избежать, если в качестве основной переменной принять не концентрацию (Ci), а степень превращения (xi). Заметив, что 
[image: image71.wmf](

)

i

o

i

i

x

n

n

-

=

1

,

,  
[image: image72.wmf]÷

÷

ø

ö

ç

ç

è

æ

+

-

=

i

i

i

i

x

x

C

C

e

1

1

0

,

 и  
[image: image73.wmf](

)

i

x

V

V

e

+

=

1

0

, уравнение (3.48) можно переписать в следующем виде:
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После некоторых несложных преобразований уравнение (3.50) принимает вид
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(3.51)

Выражение (3.51) конечно легче анализировать, чем уравнение (3.49).  В этом случае наиболее удобным способом наблюдения за ходом реакции является определение изменения степени превращения (хi) в зависимости от времени. При этом, зная зависимость xi=f(τ), ее можно проанализировать обычным методом: интегральным или дифференциальным.


Пример 1. Для мономолекулярной реакции 
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скорость превращения реагента А в продукты можно представить уравнением
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Выражая уравнение (3.52) через степень превращения, находим 
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После интегрирования получим
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Полулогарифмический график уравнения (3.54) представляет собой прямую линию с наклоном k (рис.3.10 а).


Пример 2. Для бимолекулярных реакций второго порядка
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при условии СА,0=СВ,0 скорость изменения реагента А через хА будет описываться уравнением
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Разделяя переменные в выражении (3.55) и разделяя его на простые дроби, интегрируя, находим уравнение:
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(3.56)

отражающее прямую линию (рис.3.10 б)

Реакторы непрерывного действия, работающие по принципу вытеснения. Этот тип реакторов в основном удобен для изучения кинетики гомогенных процессов, протекающих в газовой фазе. В этом случае, как и прежде, для анализа кинетических кривых может быть использован интегральный или дифференциальный метод. Рассмотрим общий случай, когда 
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При интегральном методе проводят серию опытов, меняя объемный расход реакционной массы на входе в реактор 
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 и рассчитывают степень превращения 
[image: image87.wmf](

)

i

x

.

[image: image151.wmf]D

C


Затем задаются механизмом реакции и записывают кинетическое уравнение.

Например, для элементарной мономолекулярной реакции
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скорость реакции будет выражаться уравнением
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(3.59)


Используя проектное уравнение реактора идеального вытеснения (см. Часть II, Глава 1),
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(3.60)

интегрируют его с учетом заданного уравнения скорости химической реакции
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После этого выбирают координаты, в которых экспериментальные данные могут уложиться на прямую линию
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и строят график зависимости F(xA) от V/YV.


Если при этом экспериментальные точки на графике F(xA) от V/YV действительно укладываются на прямую линию, то считается, что механизм реакции выбран верно, а кинетическое уравнение (3.59) удовлетворительно описывает ход изучаемого процесса.


При дифференциальном методе анализа обычно исходят из уравнения (3.60), которое можно преобразовать в следующий вид
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(3.63)

[image: image152.wmf]A


С учетом этого метод дифференциального анализа заключается в следующем. Проводят серию опытов, используя исходную смесь одинакового состава, но меняя объемный расход реагентов (YV) в реакторе для получения различных значений Сi для каждого опыта. Рассчитывают значение xi для каждого опыта и строят график зависимости xi  от V/YV.
По этому графику определяют ряд значений скорости реакции (
[image: image94.wmf]r

u

) и соответствующие значения степени превращения (xi). Проверку справедливости выбора механизма реакции и кинетического уравнения осуществляют дифференциальным методом: построением зависимости  
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= f(xi).

§3. Особенности исследования кинетики гомогенных каталитических          процессов.


Гомогенные каталитические процессы, типа
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обычно начинаются с образования промежуточного комплекса Akt* в результате обратимого воздействия между катализатором (kt) и одним из исходных реагентов (А).
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Во второй стадии, образовавшийся промежуточный комплекс взаимодействует со вторым реагентом, образуя активированный комплекс [AB]**kt
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В третьей стадии в результате распада [AB]**kt образуются продукты реакции
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Для представленной схемы каталитической реакции, используя теорию активированного комплекса, можно легко вывести уравнение, определяющее скорость ее протекания.

По теории активированного комплекса общая скорость реакции определяется скоростью его распада на конечные продукты.
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(3.68)

Концентрацию [AB]**kt можно найти следующим образом. Спустя некоторое время после начала процесса устанавливается стационарное состояние. Причем согласно принципа стационарного состояния изменение концентрации любой промежуточной частицы во времени равно нулю. С учетом сказанного можно записать
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Откуда
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Аналогичным образом найдем СAkt* . Так как реакция образования промежуточного комплекса (Akt*) обратима, согласно принципа стационарности скорость его образования можно определить по уравнению
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Следовательно
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Подставив уравнение (3.72) в (3.70), а полученное выражение в уравнение (3.68), получим следующее выражение скорости реакции
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(3.73)

Из уравнения (3.73) видно, что скорость реакции оказывается зависящей от концентрации катализатора, что хорошо согласуется с опытом. Когда k2>>k3 , т.е. когда константа скорости распада промежуточного комплекса на реагенты значительно превышает константу скорости образования активированного комплекса, то
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в этом уравнении  
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, и скорость реакции оказывается пропорциональной концентрации kt и реагирующих веществ.


Если же k3>>k2, то 
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(3.75)

т.е. скорость реакции оказывается пропорциональной концентрации того исходного реагента, который взаимодействует с катализатором, образуя промежуточный комплекс (Akt*).


Если концентрация в ходе реакции остается постоянной (как это обычно бывает), то уравнения (3.74 ) и ( 3.75) принимают вид
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В уравнениях (3.76) и (3.77)  
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Следовательно, анализ кинетических кривых Сi(τ) можно проводить обычными методами: интегральным и дифференциальным.


Пример 1. Предположим, что в общем случае скорость реакции в гомогенной каталитической системе есть сумма скоростей каталитической и некаталитической реакции
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причем соответствующие уравнения скорости имеют вид
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Это значит, что процесс будет протекать даже в отсутствие катализатора, и скорость каталитической реакции прямо пропорциональна его концентрации.


Общая скорость исчезновения реагента А в этом случае составит
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Интегрируя и помня, что Ckt остается постоянной, находим
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где  
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 – эффективная константа скорости реакции.


Проводя несколько опытов с различной концентрацией катализатора, можно найти k1 и k2. Для этого строят график зависимости kэф от Ckt (рис.3.14). При этом тангенс угла наклона такой прямой есть k2, а отрезок на оси ординат равен k1.

В том случае, когда возникает необходимость определения порядка реакции по катализатору, проводят серию опытов с одинаковыми концентрациями реагентов, но при различных значениях концентраций катализатора, снимая зависимость Ci = f((). По этой зависимости определяют в любой момент времени несколько значений (r (рис.3.15 а), строят логарифмическую анаморфозу (рис.3.15 б) и находят nkt по уравнению
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(3.82)

Вопросы для самостоятельного повторения материала.
1. Дайте определение скорости гомогенной химической реакции. В каких единицах измерения определяется скорость химической реакции ? Приведите все возможные случаи.

2. Как выражается скорость реакции через степень превращения ? Напишите уравнение.

3. Какие экспериментальные методы определения скорости химической реакции вы знаете ?

4. Напишите кинетические уравнения для реакций
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5. Каким кинетическим уравнением будет описываться реакция 

6. Какие модели реакторов используются для исследования кинетики гомогенных химических реакций ?

7. В гомогенной химической реакции участвуют два реагента А и В. Реакция имеет первый порядок по реагенту А и второй порядок по реагенту В. Увеличение концентрации какого реагента даст больший эффект увеличения скорости реакции ?

8. Какие математические методы анализа кинетических кривых вы знаете ? Перечислите их.

9. Запишите уравнение Аррениуса в дифференциальной, интегральной и логарифмической форме. В чем суть уравнения Аррениуса ?

10.   При проведении кинетических экспериментов определены следующие значения константы скорости. Определите энергию активации реакции.
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11.  При температуре 748 К константа скорости реакции составляет      3,2(105 час–1. Определите константу скорости этой реакции при температуре 713 К, если ее энергия активации Е = 89 кДж/моль.

12. От каких факторов зависит скорость химической реакции ?
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Рис. 3.4. Реактор смешения периодического действия и зависимости Сi=f(τ) и Хi=φ(τ)





Рис. 3.5. Графическое интегрирование кинетического уравнения (а) и проверка его интегральным методом (б)
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Рис. 3.9. а) Графический метод определения скорости реакции и соответствующего значения концентрации вещества по функции Ci = f(τ); б) Проверка кинетического уравнения (3.47) дифференциальным методом.
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Рис. 3.3. Зависимость логарифма константы скорости химической реакции от обратной температуры.
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Рис. 3.10. Проверка кинетического уравнения реакции первого (а) и второго (б) порядка в реакторе с переменным объемом.
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Рис. 3.11. Схема модели реактора вытеснения для  снятия кинетической кривой� EMBED Equation.3  ��� и интегральный метод обработки кинетических зависимостей с использованием модели реактора идеального вытеснения.
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Рис. 3.12. Определение скорости химической реакции (υк) и степени превращения (xi) для каждого опыта по кинетической кривой                  xi = f (V/YV).
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Рис.3.13 Определение константы скорости некаталитической (k1) и каталитической (k2) реакции по экспериментальным данным. 
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Рис.3.14. Зависимость Ci = f(() и определение порядка реакции по логарифмической анаморфозе.
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