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物理化学电子教案—第十一章
积分法 微分法 半衰期法 孤立法

平行反应对峙反应 连续反应 链反应一级反应



回顾：§11.4 具有简单级数的反应

一级反应

二级反应

三级反应

零级反应和准级反应

反应级数的测定法



一级反应
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一级反应的特点（掌握）

1.  速率常数 k 的单位为时间的负一次方，时间 t 

可以是秒(s)，分(min)，小时(h)，天(d)和年(a)等。

2. 半衰期 是一个与反应物起始浓度无关的常数1/ 2t

1/ 2 1ln 2 /t k

3.                     与 时间 t 呈线性关系。ln( )a x

(1)    所有分数衰期都是与起始物浓度无关的常数。引
伸
的
特
点
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二级反应（a=b)
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二级反应（a=b）的特点

3. 与 t 成线性关系。
xa 
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1. 速率常数 k 的单位为[浓度] -1 [时间] -1

1/ 2
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1
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k a
2. 半衰期与起始物浓度成反比

引伸的特点：

对 的二级反应， =1：3：78/74/32/1 :: ttta b

请同学自行证明。
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零级反应的特点

1.速率常数 k 的单位为[浓度][时间]-1

3.x 与 t 呈线性关系

2.半衰期与反应物起始浓度成正比：

1/ 2
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a
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4.反应完成所需要的时间 a/k0

零级反应是一个匀速反应。
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准级反应（pseudo order reaction）

在速率方程中，若某一物质的浓度远远大于其

他反应物的浓度，或是出现在速率方程中的催化

剂浓度项，在反应过程中可以认为没有变化，可

并入速率常数项，这时反应总级数可相应下降，

下降后的级数称为准级反应。例如：
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为催化剂

准一级反应



n 级反应的特点（了解）

1.速率常数 k 的单位为[浓度]1-n[时间]-1

3.半衰期的表示式为(不适于n=1) 1 2 1

1
n

t A
a 
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2. 与t呈线性关系 (不适于n=1)1)(

1
 nxa

当n = 0，2，3 时，可以由半衰期获得反

应级数。

但n≠1，因一级反应有其自身的特点，当

n=1时，有的公式在数学上不成立。



反应级数的确定方法（实验确定）

积分法确定反应级数

微分法确定反应级数

半衰期法确定反应级数

改变反应物数量比例的方法
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新课：§11.5 几种典型的复杂反应

对峙反应

平行反应

连续反应



1、对峙反应(opposing reaction)

在正、逆两个方向同时进行的反应称为对峙

反应。
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正、逆反应可以为相同级数，也可以为具有

不同级数的反应；可以是基元反应，也可以是非

基元反应。例如：
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对峙反应的净速率等于

正向速率减去逆向速率，当

达到平衡时，净速率为零。
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测定了t 时刻的产物浓度x，已知a和xe，就

可分别求出k1和k-1
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对峙反应的特点

1.净速率等于正、逆反应速率之差值

2.达到平衡时，反应净速率等于零

3.正、逆速率系数之比等于平衡常数 K= kf/kb

4.在c～t 图上，达到平衡后，反应物和产物的

浓度不再随时间而改变



例：1-1级对峙反应 的正、逆向反应速率常数

分别为k1、k2，由纯A开始反应，当进行到A和B浓

度相等时的时间为( c )。
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平行反应(parallel or side reaction)

相同反应物同时进行若干个不同的反应称

为平行反应。

平行反应的级数可以相同，也可以不同，前

者数学处理较为简单。

这种情况在有机反应中较多，通常将生成期望

产物的那个反应称为主反应，其余为副反应。

总的反应速率等于所有平行反应速率之和。



两个都是一级反应的平行反应
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平行反应的特点

1.平行反应的总速率等于各平行反应速率之和

2.速率方程的微分式和积分式与同级的简单反

应的速率方程相似，只是速率常数为各个平

行反应速率常数的和。

3.当各产物的起始浓度为零时，在任一瞬间，

各产物浓度之比等于速率常数之比，

若各平行反应的级数不同，则无此特点。
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平行反应的特点

4.用合适的催化剂可以改变某一反应的速率，

从而提高主反应产物的产量。

？？5.用改变温度的办法，可以改变产物的相对含

量。活化能高的反应，速率系数随温度的变

化率也大。
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连续反应(consecutive reaction)

有很多化学反应是经过连续几步才完成的，

前一步生成物中的一部分或全部作为下一步反

应的部分或全部反应物，依次连续进行，这种

反应称为连续反应或连串反应。

连续反应的数学处理极为复杂，我们只考

虑最简单的由两个单向一级反应组成的连续反

应。
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中间产物浓度：



连续反应的近似处理

由于连续反应的数学处理比较复杂，一般作近

似处理。

(1)当k1>>k2，第二步为速决步 )e1( 2tk
aZ


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(2)当k2>>k1，第一步为速决步 )e1( 1tk
aZ


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当其中某一步反应的速率很慢，就将它的速率

近似作为整个反应的速率，这个慢步骤称为连续反

应的速率决定步骤(rate determining step)。
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连续反应的c～t关系曲线

因为中间产物既是前一步反应的生成物，又

是后一步反应的反应物，它的浓度有一个先增后

减的过程，中间会出现一个极大值。

这极大值的位置和高度决定于两个速率常数

的相对大小，如下图所示：



中间产物极大值的计算

在中间产物浓度 y 出现极大值时，它的一阶
导数为零。
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中间产物极大值的计算

12

12 lnln

kk

kk
tm 




2

2 1
1

m

2

k

k kk
y a

k

 
  

 

1 m 2 m1
m

2 1

( )
k t k tk a

y e e
k k

 
 



代入式 1 21

2 1

(e e )
k t k tk a

y
k k

 
 



整理得



思考

• 1．某一反应进行完全所需时间是有限的，且等于Co / 

k（C0 为反应物起始浓度），则该反应是几级反应？

• 2.某化学反应的方程式为 2AP，则在动力学中表明
该反应为 (      )

• （A）二级反应 （B）基元反应 （C）双分子反应
（D）无确切意义

• 3.某化学反应的计量方程为 A+2B=C+D，实验测定
得到其速率系数为0.25 (mol/L)-1.S-1，则该反应的级
数为 （ ）

• （A）零级反应 （B）一级反应 （C）二级反应
（D）三级反应



4．有某化学反应，已知反应物的转化分数5/9 时所需的
时间，是转化分数为1/3 所需时间的2倍，则该反应是
(    )

（A） 1.5级反应 （B）二级反应
（C）一级反应 （D）零级反应
答：(C)。 分数衰期之间呈倍数的关系，符合一级反应
的特点，所以是一级反应。也可以采用尝试法。

5．当某反应物的初始浓度为0.04 mol·dm-3时，反应的
半衰期为360 s，初始浓度为0.024 mol·dm-3时，半衰期
为 600 s，则此反应为 (      )

(A) 零级反应 (B) 1.5 级反应
(C) 二级反应 (D) 一级反应

答：(C)。符合起始物浓度相等的二级反应的特点，半衰
期与起始物的浓度成反比。



• 6．已知平行反应 和
，且 ，为提高B的产量，应采取
什么措施？

1 , a,1A B
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a,2a,1E E



§11.7 温度对反应速率的影响

速率常数与温度的关系——Arrhenius经验式（重要*3）

反应速率与温度关系的几种类型

反应速率与活化能之间的关系



速率常数与温度的关系——Arrhenius经验式

van’t Hoff 根据大量的实验数据总结出一条经验

规律：温度每升高10 K，反应速率近似增加2~4倍。

例如：某反应在390 K时进行需10 min。若降温到

290 K，达到相同的程度，需时多少？7days

van‘t Hoff 近似规则

这个经验规律可以用来估计温度对反应速率的

影响。

温度太高？ 温度太低？
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设这个反应的速率方程为

例如：某反应在390 K时进行需10 min。若降温到

290 K，达到相同的程度，需时多少？

解：设在温度为T1时的速率常数为k1
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在该温度区间内反应历程不变，无副反应
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设在温度为T2时的速率常数为k2
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Arrhenius 经验式

Arrhenius 研究了许多反应的速率，特别是对

蔗糖在水溶液中的转化反应做了大量的研究工作。

他提出了活化能的概念，并揭示了反应的速率常

数与温度的依赖关系，即：
a

e
E

RTk A
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

Arrhenius 认为，只有那些能量足够高的分子之

间的直接碰撞才能发生反应。

那些能量高到能发生反应的分子称为“活化分子”

指数关系式



由非活化分子变成活化分子所要的能量称为

（表观）活化能。
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Arrhenius 最初认为反应的活化能和指前因子只

决定于反应物质的本性而与温度无关。

对指数式取对数，得

aln ln
E

k A
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以 作图，得一直线，从斜率和截距

可求活化能和指前因子。
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aln ln
E

k A
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假定指前因子、活化能与温度无关，将对数式

对温度微分，得：
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Arrhenius公式在化学动力学的发展过程中所起

的作用是非常重要的，特别是他所提出的活化分子

和活化能的概念，在反应速率理论的研究中起了很

大的作用。

掌握Arrenius公式的对数式

掌握Arrenius公式的微分式



总结：阿仑尼乌斯公式

（1）指数式： )exp(
RT

E
Ak a

描述了速率常数随温度而变化的指数关系。A称
为指前因子， 称为阿仑尼乌斯活化能，阿仑尼
乌斯认为A和 都是与温度无关的常数。

aE

aE

（2）对数式： B
RT

E
k  aln

描述了速率常数与 1/T 之间的线性关系。可以根据
不同温度下测定的 k 值，以 lnk 对 1/T 作图，从而
求出活化能 。aE

aln ln
E

k A
RT

 



阿仑尼乌斯公式

（3）定积分式
)11(ln

211

2

TTR
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k

k
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设活化能与温度无关，根据两个不同温度
下的 k 值求活化能。

（4）微分式 a
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k 值随T 的变化率取决于 值的大小。aE
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热力学和动力学对 r~T 关系看法

（1）热力学观点

根据van’t Hoff 公式
r m
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d ln

d

K H

T RT


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1.  对于吸热反应
r m 0H >

K 增大 /f bk k K  也增大

有利于正向反应

温度升高

2.  对于放热反应
r m 0H <

K 下降 /f bk k K  也下降

不利于正向反应

温度升高
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（2）动力学观点

通常活化能总为正值，所以温度升高，正向

反应速率总是增加。

对于放热反应，实际生产中，为了保证一定

的反应速率，也适当提高温度，略降低一点平衡

转化率，如合成氨反应。



反应速率与温度关系的几种类型(了解)

通常有如下几种类型：

这是一个在全温度范围

内的图形

r

T
(a)

O

0,   0T r 

,    T r 有定值

在常温的有限温度区间中进行，所得的曲

线由图（b）来表示



r

T
(b)

O

r

T
(c)

O

r

T
(d)

O

（1）反应速率随温度的升高而逐渐加快，它们之
间呈指数关系，这类反应最为常见。

（2）开始时温度影响不大，到达一定极限时，反
应以爆炸的形式极快的进行。

（3）在温度不太高时，速率随温度的升高而加
快，到达一定的温度，速率反而下降。如多相催
化反应和酶催化反应。



r

T
(e)

O

r

T
(f )

O

（4）速率在随温度升到某一高度时下降，再升

高温度，速率又迅速增加，可能发生了副反应。

（5） 温度升高，速率反而下降。这种类型很少，

如一氧化氮氧化成二氧化氮。



*反应速率与活化能之间的关系(了解)

以 lnk 对 1/T 作图

aE

R
直线斜率为

1

23

ln
k/

[k
]

/

1

KT

活化能较低

活化能较高

活化能更高

a a a(3) (2) (1)E E E 

从图上可看出

1)直线越陡，活化能越大

aln ln
E

k A
RT

 



(2)对同一反应，k 随T 的变化在低温区较敏感。例
如2。

(3)对不同反应，Ea 大，k随T

的变化也大，如
a a(3) (2)E E

K/

1

T
1000      2000

2ln k
100    200，增一倍

3ln k

10   200，增19倍

2000 1000 463 376

10

20

200

100 1

活化能较高

23

ln
k

/

1

KT

活化能较低

活化能更高
1

         ln          
/ K

k
T

增加

376 463      10 20        1  倍

   100-200        1倍1000-2000



小 结

1、对于给定的反应，低温区反应速率随温度
变化更敏感；

2、对于活化能不同的反应，温度增加时，Ea

大的反应速率增加的倍数比Ea小的反应速率增
加的倍数大；

3、若几个反应同时进行，升高温度对Ea大的
反应有利。低温有利于活化能较低的反应。

4、复杂反应，据上述决定适宜的操作温度。



（3）如果有三个平行反应，主反应的
活化能又处在中间，则不能简单的升高

温度或降低温度，而要寻找合适的反应
温度。

1 2

a,1 a,2

2

d ln( / )

d

k k

T

E E

RT




（1）如果 ，升高温度，
也升高，对反应1有利；

a,2a, EE 1 21 / kk

（2）如果 ，升高温度，
下降，对反应2有利。

a,1 a,2E E 1 2/k k

A

B

C 反应2，

反应1，
a,1 1  ,  E k

a,2 2  ,  E k

例如：平行反应中的温度选择原理



*§11.8   关于活化能

活化能概念的进一步说明

活化能与温度的关系

活化能的估算



活化能概念的进一步说明

在Arrhenius经验式中，把活化能看作是与温度

无关的常数，这在一定的温度范围内与实验结果是

相符的。

对于基元反应，活化能有较明确的物理意义，
而复杂反应的活化能仅是基元反应活化能的特定
组合。

如果实验温度范围适当放宽或对于较复杂的反

应，就不是一条很好的直线，这表明活化能与温度

有关，而且Arrhenius经验式对某些历程复杂的反应

不适用。



Tolman 用统计平均的概念对基元反应的活
化能下了一个定义：活化分子的平均能量与反应
物分子平均能量之差值，称为活化能。

设基元反应为 A P

正、逆反应的活化能 和 可以用图表示。aE '
aE

*

RaE E E 



Ea

Ea
'Ea

*A 活化状态

A

反应物
P

生成物
放热反应

Ea

Ea
'Ea

反应物

A

P

生成物

*A 活化状态

吸热反应

基元反应的活化能



复杂反应的活化能

复杂反应的活化能无法用简单的图形表示，它只

是组成复杂反应的各基元反应活化能的特定数学组合。

组合的方式取决于基元反应的速率常数与表观速

率常数之间的关系，这个关系从反应机理推导而得。

例如：

已知碘与氢的反应是复杂反应

2 2H I 2HIk 

总速率表示式为 2
2 2

d[H ]
[H ] [I ]

d
r k

t
  

a a,1 a,2 a, 1 E E E E   表观则   （ ）
1 2 1( /k k k k表观）



已知反应的历程为

2

1

1
(1)  I M 2I M

k

k
 

2
2(2)  H 2I 2HI

k
 

1 1 2[I ][M]r k

   
2

1 1 I Mr k  

a,1

1 1 exp
E

k A
RT

 
  

 

a, 1

1 1 exp
E

k A
RT



 

 
  

 

1 1r r
2 1 2

1

[I ]
[I ]

k

k
 

 
  

22

2 2 2

d H
H I

d
r k

t
   

a,2

2 2 exp
E

k A
RT

 
  

 

平衡假设

将[I.]2代入r2得
：2

2 2

d[H ]
[H ] [I ]

d
r k

t
  又：



  2 1
2 2

1

H I
k k

r
k



2 1

1

k k
k

k


  2 2H Ik

 a,2 a,1 a, 12 1

1

exp
E E EA A

A RT





    
  

  

exp aE
A

RT

 
  

 

2 1

1

A A
A

A

 a a,2 a,1 a, 1E E E E   所以

这就是复杂反应的活化能。



活化能与温度的关系

Arrhenius在经验式中假定活化能是与温度无

关的常数，这与大部分实验相符。

当升高温度，以 lnk 对1/T 作图的直线会发生

弯折，这说明活化能还是与温度有关。

在速率理论中指出速率常数与温度的关系为

0
0 expm E

k A T
RT

 
  

 

式中A0，m 和 E0 都是要由实验测定的参数，
与温度无关。这就称为三参量公式。



三参量公式也可表示为

0
0ln ln

m

Ek
A

T RT

 
  

 

0
0ln ln ln

E
k A m T

RT
  

0E这两个都是线性方程，从直线斜率可得

Arrhenius公式中，当升高温度，以 lnk 对1/T 

作图的直线会发生弯折，这说明活化能还是与温

度有关，所以活化能的定义最好用下式表示：

2

a

dln

d

k
E RT

T

 
  

 
a 0E E mRT 



活化能的计算和估算

活化能的计算方法有：

以lnk对1/T作图，从直线斜率 算出 值。RE /a
aE

作图的过程是计算平均值的过程，比较准确。

aln
E

k B
RT

  

（1）用实验值作图



活化能的估算

活化能的计算方法有：

（2）从定积分式计算：

a2

1 1 2

1 1
ln ( )

Ek

k R T T
 

测定两个温度下的 k 值，代入计算 值aE

如果 已知，也可以用这公式求另一温度

下的 k 值。

aE



活化能的估算（了解）

 A A B B 2(A B)    

是两者键能和的30%，因反应中 和 的键不
需完全断裂后再反应，而是向生成物键过渡。

22 B    A

用键能估算活化能，方法很粗略。

（1） 对于基元反应

a A A B B( ) 30 %E E E   



活化能的估算（了解）

 H Cl Cl H Cl Cl    

（2） 对于有自由基参加的基元反应

a Cl Cl 5. % 5E L   

因自由基很活泼，有自由基参加的反应，

活化能较小。为被改组化学键键能的5.5%。



活化能的估算（了解）

Cl Cl M 2Cl M   

（3） 稳定分子裂解成两个原子或自由基

a Cl Cl E L  

2Cl Cl M Cl M   

（4）自由基的复合反应

a 0E 

自由基复合反应不必吸取能量。如果自由基

处于激发态，还会放出能量，使活化能出现负值



§11.9 链反应

直链反应(H2和Cl2反应的历程)——稳态近似法

支链反应——H2和O2反应的历程



（1）链引发（chain initiation）

用热、光、辐射等方法使反应引发，反应便能

通过活性组分相继发生一系列的连续反应，像链条

一样使反应自动发展下去，这类反应称之为链反应

何谓链反应？

处于稳定态的分子吸收了外界的能量，如加热、

光照或加引发剂，使它分解成自由原子或自由基等

活性传递物。活化能相当于所断键的键能。

（2）链传递（chain propagation）

链引发所产生的活性传递物与另一稳定分子作

用，在形成产物的同时又生成新的活性传递物，使

反应如链条一样不断发展下去。



两个活性传递物相碰形成稳定分子或发生岐化，

失去传递活性；或与器壁相碰，形成稳定分子，放

出的能量被器壁吸收，造成反应停止。

（3）链终止（chain termination）

Cl    器壁 断链

改变反应器的形状或表面涂料等都可能影响反

应速率，这种器壁效应是链反应的特点之一。

根据链的传递方式不同，可将链反应分为直链

反应和支链反应。



2 2H (g) Cl (g) 2HCl(g) 

实验测定的速率方程

已知总包反应

推测反应机理为：

链引发
2  (1)  Cl M 2Cl M     

1

a /kJ molE 

 243 

2             (4)  2Cl M Cl M            0  链终止

链传递
2 (2)  Cl H HCl H             24  

2 (3)  H Cl HCl Cl           13  
  ...                ...

直链反应(H2和Cl2反应的历程)——稳态近似法

1/ 2

2 2

1 d[HCl]
[H ][Cl ]

2 d
r k

t
 



从反应机理可以写出用HCl表示的速率方程

 
     2 2 3 2

d HCl
Cl H H Cl

d
k k

t
 

速率方程中涉及活性很大的自由原子的浓度，

由于中间产物十分活泼，它们的浓度很低，寿命很

短，用一般的实验方法难以测定它们的浓度，所以

这个速率方程是没有意义的。



稳态近似(Steady State Approximation)

从反应机理导出速率方程必须作适当近似，

稳态近似是方法之一。

假定反应进行一段时间后，体系基本上处

于稳态，这时，各中间产物的浓度可认为保持

不变（dC[x]=0），这种近似处理的方法称为稳

态近似，一般活泼的中间产物可以采用稳态近

似。



稳态近似法推导直链反应速率方程

 d Cl
0

dt


 
     1 2 2 2

d Cl
2 Cl M Cl H

d
k k

t
 

 d H
0

dt


2  (1)  Cl M 2Cl M     

2 (4)  2Cl M Cl M   

2 (2)  Cl H HCl H  

2 (3)  H Cl HCl Cl   

      
2

3 2 4H Cl 2 Cl M 0k k  

2 2 3 2

d[H ]
[Cl ][H ] [H ][Cl ] 0

d
k k

t
  

2

1 2 42 [Cl ] 2 [Cl ]k k    

1

2
1

2

4

Cl Cl
k

k

 
  
 

 
   

1

12
1 2

2 2 2

4

d HCl
2 Cl H

d

k
k

t k

 
  

 

 
     2 2 3 2

d HCl
Cl H H Cl

d
k k

t
 



 
   

1

12
1 2

2 2 2

4

d HCl
2 Cl H

d

k
k

t k

 
  

 

 
   

1

2
2 2

d HCl1
Cl H

2 d
k

t


1

2
1

2

4

k
k k

k

 
  

 

1

2
1

2

4

A
A A

A

 
  

 
 a a,2 a,1 a,4

1

2
E E E E  

与实验测定的速率方程一致。

表观指前因子的乘除关系与表观速率系数一致；

表观活化能没有明确的物理意义，它仅决定于表观

速率系数的组合，但它反映了反应进行的难易度

表观速率系数的乘除关系，表观活化能为加减关系；



a H H Cl Cl( ) 30%E E E   

如果 直接反应：2 2H ,Cl

按照链反应的历程，所需活化能是最低的

如果链从H2开始， 1

a,1 435.1 kJ molE   。

所以，只有这个直链反应的历程最合理。

  10.3 436 242 kJ mol   

1203.4 kJ mol 

 a a,2 a,1 a,4

1

2
E E E E     11 145 kJ mol

1
24 242 0 kJ mol

2

  
      
 



支链反应——H2和O2反应的历程

支链反应也有链引发过程，所产生的活性质点一

部分按直链方式传递下去，还有一部分每消耗一个

活性质点，同时产生两个或两个以上的新活性质点，

使反应像树枝状支链的形式迅速传递下去。

反应速率急剧加快，引起支链爆炸



爆炸的方式

1. 支链爆炸

如果消耗一个自由基或自由原子，可以产生两个自

由基或自由原子，这样1个变两个，两个变4个，如此

下去，使反应像树枝状支链的形式迅速传递下去,因

而反应速率急剧加快，引起支链爆炸。

例如，空气中氢气的体积分数在0.04-0.74之间，

都会引起支链爆炸，使用时应特别小心。



爆炸的方式

2. 热爆炸

有的放热反应因散热不良，或速率太快，放出热

量太多，导致反应速率按指数定律上升，放出的热更

多，反应更快而引起爆炸，这种称为热爆炸。

粉尘爆炸、瓦斯爆炸和纤维尘爆炸也属于热爆炸

炼油厂、有机化工厂、面粉厂、纺织厂和煤矿等

都要保持良好的通风，严禁火种，防止爆炸发生

最好使用装有化学传感器的报警装置，防患于未然。



氢与氧气生成水蒸汽的反应

2H2(g)+O2(g)→2H2O(g) (总反应)

这个反应看似简单，但反应机理很复杂，至

今尚不十分清楚。但知道反应中有以下几个主要

步骤和存在H、O、OH和HO2等活性物质。



氢与氧气生成水汽的反应

2 2 2

2 2 2

2 2

2

2

2 2

2

2

(1) H O HO H

(2) H HO H O OH

(3) OH H H O H

(4) H O HO O

(5) O H HO H

(6) H O M H O M

(7) H H M H M

(8) H OH M H O M

(9) H HO

  

  

  

  

  

   

   

   

  器壁 稳定分子

直链传递

链引发

支链传递

链终止（气相）

链终止(器壁上)



支链反应(Chain-Branching Reaction)

HH

OO OHOH

2H

OHOH HH

2O
2O ++

2H2H ++

1.链的开始：
2H H  +  H

2.支链： 2H  +  O OH  +  O

2O  +  H OH  +  H

支链反应的示意图



何时发生支链爆炸？

A
B

C

D

a b c d

无
爆
炸

支
链
爆
炸

无
爆
炸

热
爆
炸

总压力1p 2p 3p

速
率

无爆炸

支链爆炸

热爆炸

730 870 / KT

压
力

A

B

C

D

a

b

c

d



1.压力低于ab线，不爆炸，称为爆炸下限

2.随着温度的升高，活性物质与反应分子碰

撞次数增加，使支链迅速增加，就引发支链爆炸，

这处于ab和bc之间。

支链反应有可能引发支链爆炸，但能否爆炸还

取决于温度和压力。

3.压力进一步上升，粒子浓度很高，有可能

发生三分子碰撞而使活性物质销毁，也不发生爆

炸，bc 称为爆炸上限。

4.压力继续升高至 c 以上，反应速率快，放热

多，发生热爆炸。

5.温度低于730 K，无论压力如何变化，都不会

爆炸。



常温常压下一些可燃气体在空气中的
爆炸界限（体积%）

可燃气体 爆炸界限

氢气 4-74

氨气 16-27

二硫化碳 1.25-44

乙烯 3.0-29

乙炔 2.5-80

乙烷 3.2-12.5

一氧化碳 12.5-74

甲烷 5.3-14

甲醇 7.3-36

乙醇 4.3-19                     



*§11.10 拟定反应历程的一般方法

1.写出反应的计量方程。

2.实验测定速率方程，确定反应级数。

3.测定反应的活化能。

4.用顺磁共振(EPR)、核磁共振(NMR)和质谱等

手段测定中间产物的化学组成。

共8个步骤：



*§11.10 拟定反应历程的一般方法

5.拟定反应历程。

7.从动力学方程计算活化能，是否与实验值相等。

6.从反应历程用稳态近似、平衡假设等近似方

法推导动力学方程，看是否与实验测定的一致。

8.如果(6)，(7)的结果与实验一致，则所拟的反应

历程基本准确，如果不一致则应作相应的修正。



复杂反应速率方程的近似处理法

2.选取速控步法

1.稳态近似法

3.平衡假设法



1. 稳态近似法

假定反应达到稳态时，各中间产物生成的净速

率等于零，浓度可认为保持不变，这种近似处理的

方法称为稳态近似。

活泼的中间产物如自由基、自由原子等，一

旦生成，立即转化为产物

利用稳态近似法，设法用可以测定的反应物浓

度来代替不可测定的各中间产物的浓度，使速率表

示式有实际意义。



2、速率决定步骤

在连续反应中，如果有某步很慢，该步的速率

基本上等于整个反应的速率，则该慢步骤称为速率决

定步骤，简称速决步（或速控步）。

利用速决步近似，可以使复杂反应的动力学方

程推导步骤简化。

A][B][1kr 例:
慢 快 快

A B C D E   

慢步骤后面的快步骤可以不考虑。



例如，有反应

 
2 6 5 2 6 5 2 2

Br
H HNO C H NH C H N 2H O


    

催化剂

实验得出的速率方程为

2[H ][HNO ][Br ]r k  

对反应无影响，则可能的历程为6 5 2C H NH

1

1
2 2 2(1)  H HNO H NO                         

k

k

  快速平衡

2

2 2 2(2)  H NO Br ONBr H O                        
k    慢

3

6 5 2 6 5 2 2(3)  ONBr C H NH C H N H O Br
k        快

总反应速率为 2 2 2[H NO ][Br ]r k  

中间产物

速控步骤法



中间产物浓度从第一个快速平衡中得到

2 2 2[H NO ][Br ]r k  

   1
2 2 2 2

1

H NO [H ] HNO [H ] HNO
k

K
k

  



    

代入速率方程，得

1 2
2 2

1

[H ][HNO ][Br ] [H ][HNO ][Br ]
k k

r k
k

   



 

表观速率常数为 1 2

1

k k
k

k


它不包括第三个快反应的速率常数，出现在快

反应中的反应物也就不出现在速率方程中

这种处理方法称为平衡假设



在一个含有对峙反应的连续反应中，如果存

在速控步，则总反应速率及表观速率常数仅取决

于速控步及它以前的平衡过程，与速控步以后的

各快反应无关。

3、平衡假设法

因速控步反应很慢，假定快速平衡反应不受

其影响，各正、逆向反应间的平衡关系仍然存在，

从而利用平衡常数及反应物浓度来求出中间产物

的浓度，这种处理方法称为平衡假设。

问题：究竟用何种方法处理复杂反应的速率
方程？



A B P 

总反应速率为
 d P

d
r

t


一种反应历程为

1

-1

1.      A C
k

k

22.     C B P
k

 
 

2

d P
[C] [B]

d
r k

t
 

用什么近似方法消去中间产物的浓度？

方法一：稳态近似

 
      1 1 2

d C
A C B C 0

d
k k k

t
     

 
 

1

1 2

A
C

B

k

k k




   
 

1 2

1

1 2

A  B

B

k k
r

k k




设某总反应为例：



A B P 

总反应速率为
 d P

d
r

t


一种反应历程为

1

-1

(1)          A C
k

k

2(2)          C B P
k

 
 

2

d P
[C] [B]

d
r k

t
 

用什么近似方法消去中间产物的浓度？

方法二：平衡假设

   1 1A Ck k      1

1

C AA K
k

k


   1 2
2

1

A  B
k k

r
k





1

-1

1.          A C
k

k

22.         C B P
k

 

   1 2
2

1

A  B
k k

r
k

   
 

1 2

1

1 2

A  B

B

k k
r

k k




比较两种结果

当k-1>>k2[B]

因此：平衡假设只能用在第一个是快平衡，第

二个是慢反应的情况。

当  1 2 Bk k 

第一步慢平衡是速决步，以后的快反应都可

以不考虑。

 1 1 Ar k

1 2r r

平衡假设稳态近似



例1：氢与碘的反应

2

2

(1) I M 2I M

(2) H 2I 2HI

 

 

反应机理：

快平衡

慢

2 2

2 2

H I 2HI

1 d[HI]
[H ][I ]

2 dt
r k

 

 

   总包反应

实验测定的速率方程

用稳态近似法求中间产物[I]的表达式，并推导
反应速率方程

2

2 2 [I]
1 d[HI]

[H ]
2 dt

k



用稳态近似法求碘原子浓度

因为(1)是快平衡，k-1很大；(2)是慢反应，k2很小，

分母中略去2k2[H2]项，得：

1 2
2 22 2

1

[H ][ [H ]I [] I ]r k
k k

k
  与实验测定的速率方程一致。

2 2

1 2 -1 2 2

1 d[I]
[I ][M]- [I] [M]- [H ][I] 0

2 d
k k k

t
 

2 1 2

1 2 2

[I ][M]
[I]

[M] 2 [H ]

k

k k




2 1 2 2 2
2 2

1 2 2

[H ][I ][M]
[H ][I]

[M] 2 [H ]

k k
r k

k k

 


2

2

(1) I M 2I M

(2) H 2I 2HI

 

 

反应机理：

快平衡

慢



用平衡假设法求碘原子浓度

显然这个方法简单，但这个方法只适用于快平衡下

面是慢反应的机理,  即k-1>>k2。

反应(1)达到平衡时：

2

1 2 -1[I ][M] [I] [M]k k

2 1
2

1

[I] [I ]
k

k


2 1 2
2 2 2 2 2 2

1

[H ][I] [H ][I ] [H ][I ]
k k

r k k
k

  

2

2

(1) I M 2I M

(2) H 2I 2HI

 

 

反应机理：

快平衡

慢



拟订反应机理的基本步骤

（1）初步的观察和分析：初步了解反应是复相还是

均相反应？反应是否受光的影响？注意反应过程中有

无颜色的改变？有无热量放出？有无副产物生成？

（2）收集定量的数据：（i）确定反应的总级数；（ii）

测定反应的活化能；（iii）确定主反应是什么？副反应

又是什么？（iv）找出可能存在的中间产物等

（3）拟定反应机理：提出可能的反应步骤，然后逐步

排除那些与活化能大小不相符的反应或与事实有抵触

的反应步骤。对所提出的机理必须进行多方面的验正。



小结:本章基本要求
• 1．掌握化学动力学中的一些基本概念，如速率定义、

反应级数、速率系数、基元反应、质量作用定律和反应
机理。

• 2．掌握具有简单级数反应的共同特点，特别是零级、
一级反应和a = b的二级反应特点。学会用实验数据判

断反应级数，能熟练利用速率方程计算速率系数和半衰
期等。

• 3．了解温度对反应速率的影响，掌握Arrhenius经验
式的4种表达形式，学会用Arrhenius经验式计算反应
活化能。

• 4．掌握典型的对峙、平行、连续和链反应等复杂反应

的特点，学会用合理的近似方法（速控步法、稳态近似
和平衡假设），从反应机理推导速率方程。学会从表观
速率系数获得表观活化能与基元反应活化能之间的关系
。
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