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الفصل (6]  سرعة التفاعلات
القسم ( 6 – 1 ) عملية التفاعل 

· تعتمد سرعة التفاعل على : 

   1. مسار الطاقة التي يتبعها التفاعل. 

   2. التغيرات التي تحصل لكل جزيء من المواد المتفاعلة. 

                            فمثلاً : صدأ الحديد (بطيء)  ، احتراق الميثان (ٍسريع). 

· آليات التفاعل : 

سلسلة خطوات التفاعل التي يحدث بموجبها التغير الكيميائي الكلي. 

· يحدث تنافر بين الأيونات المتشابهة ...ولا يتغلب على هذا التنافر إلا الأيونات أو الجزيئات ذات الطاقة الحركية العالية جدا والتي تتفاعل إذا تقاربت تقاربا كافيا. فمثلا : 

HCl        +     NaOH               (  H2O   +  NaCl 

H3O+   aq +  Cl-   aq   +  Na+   aq   ( 2H2O l +  Na+  aq   +  Cl-  aq 

هنا تعتمد سرعة التفاعل على سرعة انتشار OH-  ,   H3O+ ليلتقي بعضهما ببعض. 

· التفاعلات التي تحدث بين الجزيئات : 

H2   (g)
+
I2  (g)


2HI    (g) 



 

                     عديم اللون 
        بنفسجي

عديم اللون 

· هذه المعادلة يمكن أن تتم بأكثر من آلية محتملة : 

	الآلية الأولى
	
	الآلية الثانية

	       I2   
        2I
	الخطوة الأولى 
	I2                       2I 

	2I  +  H2     
       2HI
	الخطوة الثانية 
	I + H 2             H2I 

	
	الخطوة الثالثة
	H2I + I             2HI 

	
	
	

	I2  +  H2     
       2HI
	محصلة التفاعل
	I2 + H 2             2HI 


· الوسيط : أنواع من المركبات تظهر في بعض الخطوات ولكن ليس في المعادلة النهائية ويلغي 
              بعضا في الآليات التالية. 
· التفاعل المتجانس : تفالع تكون متفاعلاته ونواتجه في حالة فيزيائية واحدة (صلبة – 
                          سائلة – غازية). 
· نظرية التصادم  : هي مجموعة الافتراضات الخاصة بالتصادمات والتفاعلات.  
· لكي يحدث تفاعل يجب أن تتصادم الجسيمات (جزيئات او ذرات أو أيونات) بشرط : 

1. في اتجاه مناسب. 

2. بكمية من الطاقة كافية لدمج الكترونات التكافؤ وتكسير روابط الجزيئات المتفاعلة. 


NO  (g)
    +  Cl2   (g)   ( NOCl + Cl  (g) 
مثال التفاعل :               
· حتى يحدث هذا التفاعل يجب أن :

   1. يصطدم الكلور بـ الأكسجين في NO. 

   2. تكون الطاقة كافية لحدوث التفاعل. 

· طاقة التنشيط Ea : 
يتضمن التفاعل الكيميائي كسر روابط المتفاعلات وتكوين روابط للنواتج. 

· كسر الروابط تفاعل ماص للحرارة.

· تكوين الروابط تفاعل طارد للحرارة. 
1. علل :لا يتحد الأكسجين بالهيدروجين تلقائياً في لحظة مزجهما عند درجة حرارة الغرفة لتكوين الماء.

جـ : بسبب التنافر الحادث بين السحب الإلكترونية فلا تسمح بالتقاء الجزيئات. 

2. ما هي الشروط اللازمة ليتفاعل الهيدروجين مع الأكسجين لإنتاج جزيء الماء. 

جـ : يلزم وجود كمية كافية من الطاقة الحركية للجزيئات المتصادمة لمزج إلكترونات التكافؤ (أي 
        كافية لكسر الروابط) وهذه الطاقة تنشط التفاعل أي لازمة لبدء التفاعل. 

3. علل : مع أن العملية النهائية لتكوين الماء عملية طاردة للحرارة إلا أن التفاعل لا يحدث تلقائياً. 

جـ : لأن التفاعل يتطلب توافر مقدار من الطاقة الابتدائية (طاقة التنشيط) للتغلب على قوى التنافر 
        بين جزيئات المتفاعلات لدى تقاربها فينشط التفاعل وتكون الطاقة المنطلقة بعد ذلك كافية 
        لاستمرار التفاعل بفضل تنشيط الجزيئات الأخرى.
4. ما فائدة الطاقة ذات المصدر الخارجي؟

جـ : وضع التفاعلات الطاردة للحرارة على مسار التفاعل. 

· طاقة التنشيط Ea : 

هي الحد الأدنى من الطاقة اللازمة 

لتحويل المتفاعلات إلى معقد منشط. 
· طاقة التنشيط للتفاعل العكسي Ea/ : 

هي الطاقة اللازمة لتنشيط التفاعل العكسي. 

· الفرق بين طاقات تنشيط التفاعليين : 

الأمامي والعكسي في تفاعل انعكاس والتغير
 في المحتوى الحراري ΔH يكون لهما نفس
 القيمة... ولكن سالبة في الاتجاه الأمامي الطارد
 للحرارة وموجبة في الاتجاه العكسي الماص للحرارة. 

· المعقد المنشط  : 

· الحالة الانتقالية : حالة تحدث عند كسر وتكوين الروابط حيث يتكون تركيب انتقالي لمدة قصيرة حيث       
                     يبقى بعض الترابط موجود جزئياً.   

· المعقد المنشط : التركيب الانتقالي الناتج عن التصادم الفعال والذي يبقى أثناء تكسر الروابط الأصلية وتكوين الروابط الجديدة... ويقع في موقع الطاقة العالي على مسار التفاعل.   
· س : متى يتكون المعقد المنشط : 

يتكون عندما يرفع التصادم الفعال الطاقات الداخلية للمتفاعلات إلى الحد الأدنى الملائم للتفاعل. 

· يمر كلا من التفاعليين الأمامي والعكسي خلال المعقد المنشط نفسه بحيث أن الرابطة التي انكسرت خلال التفاعل الأمامي هي التي تتكون خلال التفاعل العكسي. 

· للمعقد المنشط عمر قصير جدا تخضع خلاله الروابط لعملية تكسير وتكوين.  
القسم ( 6 – 2 ) سرعة التفاعل الكيميائي 

· سرعة التفاعل الكيميائي : هي التغير في تركيز المتفاعلات خلال وحدة الزمن. 
· الكيمياء الحركية : هي فرع الكيمياء الذي يعني بسرعة التفاعل وآلياته.  
· العوامل المؤثرة في سرعة التفاعل : 

 1. طبيعة المتفاعلات : 


تعتمد سرعة التفاعلات على طبيعة المتفاعلات والروابط الكيمائية المتعلقة بعملية التفاعل. 

أمثلة : 

1. تحت نفس الظروف 
   
     تفاعل
الهيدروجين + الكلور 

تفاعل شديد 



   
     تفاعل 
الهيدروجين + النتروجين
تفاعل بطيء  

2. وأيضا تحت نفس الظروف 
     تفاعل 
الأكسجين   + الصوديوم
تفاعل شديد 





     تفاعل
الأكسجين   + حديد 

تفاعل بطيء

 2. المساحة السطحية : 

تعتمد سرعة التفاعلات غير المتجانسة على مساحة سطح التلامس فكلما زادت مساحة سطح التلامس بين المتفاعلات زادت سرعة التفاعل. 

· التفاعلات غير المتجانسة : هي تفاعلات تتضمن متفاعلات في حالتين فيزيائيتين مختلفتين. 
علل : يتفاعل مسحوق الخارصين أسرع بكثير من الخارصين الصلب. 

جـ : لأن المسحوق الخارصين مساحة سطح أكبر بكثير من الخارصين الصلب. 


Zn (s)  +  2HCl (aq)​   (   ZnCl2  (aq)  +  H2  (aq)
علل : حدوث انفجارات في مناجم الفحم. 

جـ : لأن مسحوق الفحم عندما يشتعل وهو معلق في الهواء يحترق بشكل انفجاري. 

علل : تحدث التفاعلات المتجانسة بسرعة بين المخاليط الغازية والجزيئات الذائبة. 

جـ : لأنها تختلط وتتصادم بحرية. 

3. درجة الحرارة : 

علل : زيادة درجة الحرارة تزيد من سرعة التفاعل. 

جـ : زيادة درجة الحرارة تزيد من الطاقة الحركية لجسيمات المادة بقيمة أكبر من أو تساوي 
        طاقة التنشيط فيزداد طاقة وعدد التصادمات الفعالة وتصبح طاقة الجسيمات كافية لتكوين 
        معقدات منشطة.

علل : خفض درجة الحرارة يقلل من سرعة التفاعل. 

جـ : لنقص الطاقة الحركية للجسيمات فيكون عدد التصادمات وطاقتها أقل فيكون عدد التصادمات 
        الفعالة أقل. 

ملاحظة : 

سرعة التفاعل تزداد إلى الضعف مع كل K 10 أو Cْ10 من ارتفاع درجة الحرارة. 

4. التركيز : 

بزيادة تركيز المتفاعلات تزداد سرعة التفاعل. 

علل : الضوء المنبعث من قطعة فحم مشتعلة في جو من الأكسجين يكون أقوى من الضوء المنبعث           
       من قطعة فحم مسخنة في الهواء حتى تحترق.  

جـ : لأن تأكسد الفحم تفاعل غير متجانس فتزداد سرعته بزيادة تركيز غاز الأكسجين. 

علل : يصعب وضع معادلة رياضية تربط بين سرعة وتركيز التفاعلات المتجانسة. 

جـ : لأن معظم التفاعلات المتجانسة تحدث في سلسلة متتالية من الخطوات أحداها فقط يحدد 
        سرعة التفاعل فإذا زاد عدد التصادمات الفعالة زادت سرعة التفاعل. 

5. وجود الحفازات :

· الحفاز : مادة تغير سرعة التفاعل الكيميائي دون أن تستهلك ويمكن استعادته بعد نهاية التفاعل. 
· التحفيز : فعل الحفاز لتغير سرعة التفاعل. 

علل : الحفاز يزيد من سرعة بعض التفاعلات. مع ذكر مثال. 

جـ : لأنه يكون معقدات منشطة بديلة تحتاج إلى طاقة تنشيط أقل. 

مثال : زيادة سرعة تفكك بيروكسيد الهيدروجين باستخدام حفاز (مثل ثاني أكسيد المنجنيز).


2H2O2  (l)


  O2   (g)    +   H2O  (l) 

علل : في التفاعل السابق (تفكك بيروكسيد الهيدروجين) يظهر كلا من : O2 ، H2O في حالة غازية 

جـ : لأن الطاقة المنطلقة من التفاعل تسبب تبخر معظم الماء المتكون. 
· الحفاز المتجانس : 
   الحفاز الذي يكون في الحالة الفيزيائية نفسها للمواد المتفاعلة والمواد الناتجة في نظام تفاعل كيميائي. 

· الحفاز غير المتجانس : 
الحفاز الذي تختلف حالته الفيزيائية عن حالة المتفاعلات. 

علل : تستخدم المعادن عادة كحفازات غير متجانسة. 

جـ : لإمكانية امتزاز المتفاعلات على سطوح المعادن مما يزيد من تركيز تلك المتفاعلات ويؤدي 
         لزيادة سرعة التفاعل. 

· قوانين سرعة التفاعلات : 

· قانون سرعة التفاعل : هو معادلة تربط بين سرعة التفاعل وتركيز المتفاعلات. 

R = K [A]n [B]m
حيث : R :
سرعة التفاعل 

K :
ثابت السرعة النوعية وتزداد قيمته بارتفاع درجة الحرارة. 

[A] ، [B] :
التركيز المولاري للمتفاعلات. 

m   ،  n  :
رتبة المتفاعل وهي الأس الذي يرفع إليه تركيز المتفاعل وتأخذ عدد 
                         صحيحاً صغيراً أو صفر

س : ما معنى ان رتبة المتفاعل = 0 أو 1 أو 2 : 

- رتبة المتفاعل = 0
أي ان سرعة التفاعل لا تعتمد على تركيز ذلك المتفاعل. 

- رتبة المتفاعل = 1
أي أن سرعة التفاعل تتناسب طردياً مع تركيز المتفاعل. 

- رتبة المتفاعل = 2
أي أن سرعة التفاعل تتناسب طردياً مع مربع تركيز ذلك المتفاعل. 

· رتبة التفاعل : (الرتبة الكلية) : هي مجموع رتب المتفاعلات كلها (m + n ). 
ملاحظات : 

· تحدد الرتب m , n من بيانات التجربة العملية. 

· الرتب m , n في قانون السرعة قد تطابق المعاملات في المعادلة الموزونة وقد لا تطابقها.
· ارتفاع درجة الحرارة يزيد من سرعة التفاعل في معظم التفاعلات. 
· العلاقة بين سرعة التفاعل والتركيز تبقى تقريباً دون تغير بشكل دائم. 
** أمثلة :- 
3NOg                        N2O g  +  NO2 g   ,      R = k [NO]2                                                  
رتبة ثانية في NO     ورتبة كلية ثانية 
 NO2 g  +  CO g                       NO g   +  CO2 g     ,     R = k[NO2]2                 رتبة ثانية في NO2   ورتبة صفر في  CO   ورتبة كلية ثانية

· ثابت السرعة النوعية K : 

1. تحدد قيمته من بيانات التجربة العملية. 

2. كل تفاعل له قيمة K خاصة به. 

3. تعتمد وحدة K على الرتبة الكلية للتفاعل. 

4. قيمة K لا تتغير بتغير الوقت او بتغير قيم تراكيز المتفاعلات أو النواتج لذلك تبقى دون تغير.

5. تزداد قيمة K بزيادة درجة حرارة التفاعل. 

6. تزداد قيمةK  بوجود الحفاز. 

** في التفاعل 3A         C  كان التركيز الابتدائي لـ A يساوي 0.2 M وسرعة التفاعل
 1.0 M/s وبمضاعفة[A]  ازدادت سرعة التفاعل بمقدار 4.0 M/ s حدد قانون السرعة للتفاعل
ـــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ 
ـــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ
ـــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ 
· قوانين السرعة ومسار التفاعل : 


· 1. قانون سرعة التفاعل ذو الخطوة الواحدة : 

تتناسب سرعة التفاعل في هذه الخطوة الواحدة طردياً مع ناتج ضرب تراكيز المتفاعلات لذلك التفاعل...حيث يرفع كل من التراكيز إلى معامل المتفاعلات.

مثال :  في التفاعل A + B            2 C 
يكون قانون السرعة : 



أمامي  R = K أمامي
[A] [B] 



عكسي R = K عكسي 
[C]2
نلاحظ أن : الأس الذي يرفع إليه التركيز المولاري يطابق معامل المتفاعل في المعادلة الكيميائية الموزونة. 

ومعنى ذلك :ان التفاعل ذو الخطوة الواحدة يحدث في المستوى الجزيئي تماما كما هو مكتوب في المعادلة.

· 2. قانون سرعة التفاعل ذو العدة خطوات : 

· الخطوة المحددة لسرعة التفاعل : 

هي الخطوة الأبطأ في التفاعل والتي تحدد قانون السرعة لهذا التفاعل. 

مثال : التفاعل : 


NO2  (g)  +   CO (g)   (   NO (g)   +  CO2  (g)
يحدث في خطوتين : 



NO2  +  NO2  (  NO3  +  NO 

1. الخطوة الأبطأ 


NO3  +  CO   (  NO2  +  CO2

2. الخطوة الأسرع 

فالخطوة الأبطأ رقم (1) هي التي تحدد قانون سرعة هذا التفاعل ويكون : 



R = K [NO2]2
علل : قانون السرعة في المثال السابق لا يشمل [CO]. 
جـ : لأن CO.  يتفاعل بعد الخطوة المحددة لسرعة التفاعل ولا يؤثر في سرعة التفاعل. 

** يحدث تفاعل بين المتفاعلين X , Y   بآلية الخطوة الواحدة   X + 2Y            XY2     

   أكتب قانون سرعة هذا التفاعل ثم حدد تأثير كل مما يلي في سرعة التفاعل ـــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ 
أ- مضاعفة تركيز X
ـــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ 
ب- مضاعفة تركيز Y 

ـــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ 
ج- استخدام ثلث تركيز Y 
ـــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ 
تم بحمد الله

حرارة عالية 





حفاز MnO2
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