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Загальні поняття хімічної кінетики 

 Хімічна кінетика – це розділ хімії, який вивчає 
швидкість та механізм перебігу хімічних реакцій  

    Задачі:  

 визначення механізму реакцій; 

 визначення зміни концентрацій реагентів і 
продуктів протягом часу; 

 визначення молекулярності:  

 - мономолекулярна (І22I);  

 - бімолекулярні (Н + Cl2 HCl + Cl);  

 - тримолекулярна  2NO + H2 N2O + H2 



Зміна концентрації вихідної 
речовини (а) і продукту реакції (б) 

протягом реакції 



Швидкість хімічних реакцій 

  Швидкість хімічної реакції   
(у випадку гомогенних реакцій) 
визначають як зміну 
концентрацій реагуючих 
речовин або продуктів реакції 
за одиницю часу в одиниці 
об’єму,  чи на одиниці поверхні 
поділу фаз (у випадку 
гетерогенних реакцій).  

 

 

 

 Істинна швидкість  

=   tg  
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Фактори, що впливають на 
швидкість реакції 



. 



Закон діючих мас  
(Гульдберг і Вааге, 1867р.)  

  При постійній температурі швидкість хімічної реакції 
пропорційна добутку концентрацій реагуючих речовин, в 
ступенях, рівних стехіометричним  коефіцієнтам у рівнянні 
реакції. 

Наприклад: 

  О2 + 2NO = 2NO2    

   = k C2 (NO)  C (О2) 

 

 

 Порядок реакції – це експериментально визначена 
величина, що відповідає показнику ступеня, до 
якого необхідно піднести концентрацію даного 
реагенту, щоб теоретично розрахована швидкість 
дорівнювала практичній  



Сучасний математичний вигляд закону 
діючих мас – кінетичне рівняння: 

   nA   nB         nA     nB 

    =kCACB
 =k[A][B], 

                 
де  nA i nB – відповідно частинні порядки 

реакції за речовинами А і В, які 
визначаються експериментально для кожної 

окремої реакції, а сума (nА+nВ)=n є 
загальним порядком реакції, який і 

характеризує механізм процесу. 
 



Для перебігу реакції  
необхідно, щоб відбувалися ефективні 

зіткнення 
між активними молекулами взаємодіючих 

речовин 



 Активні молекули, 

 це молекули,  які внаслідок  
невпорядкованих зіткнень і 
перерозподілу енергії в 
системі набувають певного 
надлишку енергії та стають 
здатними подолати 
енергетичний бар’єр, щоб 
вступити в хімічну 
взаємодію. 

 Ефективні зіткнення 
– це такі, при яких 
енергія молекул є не 
тільки достатньою для 
розриву старих зв’язків 
у молекулах вихідних 
реагентів, але і 
перевищує енергію 
відштовхування (тобто 
енергетичний бар’єр) 
між електронними 
оболонками реагуючих 
частинок. 



Умови перебігу хімічних реакцій 

 1) наявність 
активних молекул 
 

 2) частота зіткнень 
між частинками ; 
 

 3) ефективні 
зіткнення між 
частинками під час 
взаємодії. 
 



. 

Перебіг реакції 

АВ + СDABCD* АС + 
ВD, 

де  ABCD* - активований комплекс 

можна виразити умовною схемою: 

 

 

 

 

 

      Вихідні            Активований         Продукти 
молекули           комплекс                 реакції 
 



ABCD* - активований комплекс 
 Час існування комплексу (10-13с). 

 Активований комплекс – це 
перехідний стан системи під час 
перебігу хімічної реакції, коли старі 
зв’язки в молекулах вихідних реагентів 
вже послаблені, але ще не розірвані, а 
нові зв’язки в молекулах продуктів  
реакції  тільки намітилися, але не 
утворилися 

 



Енергія активації Еа 

 Енергія переходу речовин у стан активованого 
комплексу, яка дорівнює різниці між 
середньою енергією молекул системи і 
енергією, необхідною для перебігу хімічної 
реакції називається енергією активації  



Енергія активації для 
екзотермічних та ендотермічних 

реакцій 



Залежність швидкості реакції 
від температури  

правило Вант-Гоффа 

 швидкість збільшується приблизно 
в 24 рази при підвищенні 
температури на кожні 10 градусів  

 

     t = 0   t/10   



Рівняння Арреніуса 
 

  Залежність швидкості 
реакції від 
температури й енергії 
активації визначається 
рівнянням Арреніуса: 

 
 
 
 
 
де,  А – множник , Еа – 

енергія активації, R – 
універсальна газова 
стала, Т - температура 

 Інтегруванням 
рівняння Арреніуса 
одержуємо вираз 
для розрахунку 
енергії активації за 
відомими даними 
про константи 
швидкості при двох 
температурах 



Каталіз 

 Каталізатор – це речовина, що збільшує 
швидкість реакції, кількісно і якісно при цьому 
не змінюючись. 

 Явище змінювання швидкості реакції під 
впливом каталізатора називається каталізом. 



Механізм дії каталізатора 

Механізм дії каталізатора - зниження 
енергії активації за рахунок утворень 
нових проміжних стадій з реагуючими 
речовинами  

 



Типи каталізаторів 

Гомогенні 

•. 

Гетерогенні 

•. 



ПРИКЛАД  
ГОМОГЕННОГО КАТАЛІЗА 



ПРИКЛАД ГЕТЕРОГЕННОГО 
КАТАЛІЗА 



. 

. 



. 



Стадії гетерогенних реакцій 

Підведення однієї 
реагуючої речовини до 

поверхні   

іншої; 

Хімічна взаємодія на 
поверхні; 

Відведення продукту 
від поверхні. 



Повільніша   
стадія,   яка 

визначає 
швидкість 

реакції, 
називається 
лімітуючою.  



Якщо швидкість 
дифузії нижча, 
ніж швидкість 

хімічної взаємодії, 
то лімітуючою 

стадією є дифузія. 
В такому випадку 
говорять, що має 
місце дифузійний 

контроль. 

. 



Коли швидкість 
дифузії достатньо 

висока, то 
спостерігається 

кінетичний контроль, 
при якому процес 
лімітується власне 
хімічною реакцією.  

. 



. 



 

1.Необоротні  
та оборотні 

реакції 
 

. 





 

 Наприклад, реакції   

                     2Н2 + О2  2Н2О, 

                    3Н2 + N2  2NН3, 

                       Н2 + І2  2НІ 

 за певних умов можуть проходити 
переважно у прямому чи 
зворотньому напрямках. 

 



Хімічна рівновага 

 Хімічною рівновагою називається такий 
стан системи, при якому концентрації всіх 
речовин залишаються незмінними, а 
швидкості прямої та зворотної реакцій є 
однаковими. 

. 



Термодинамічною умовою 
рівноваги є 
рівноважування двох 
протилежних тенденцій у 
системі – ентальпійного і 
ентропійного факторів, 

тобто Н = Т S і  
   G = 0.  
 

. 



  Динамічний характер 
хімічної рівноваги полягає в тому, що  

незважаючи на незмінність 
концентрації кожної речовини в 
системі, відбувається перебіг прямої 
та зворотньої реакцій, але з 
однаковими швидкостями. 



. 

 У стані хімічної рівноваги 
концентрації всіх речовин в системі 
не змінюються, вони називаються 
рівноважними концентраціями 
і позначаються так: 

          [NO2]рівн = Срівн(NO2),  

         або просто   [NO2] 



З А К О Н   Д І Ю Ч И Х    М А С 
для стану рівноваги:  

 
При постійній температурі 

відношення добутку рівноважних 
концентрацій продуктів реакції до 
добутку рівноважних концентрацій  
вихідних речовин у ступенях, що 
дорівнюють стехіом-етричним 
коефіцієнтам, є величиною сталою 
і називається константою 
рівноваги. 



Константа хімічної рівноваги 

  Реакція відбувається за рівнянням: 

    А + В  D + E 
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К – константа рівноваги 

G0 = -RT lnК  



Зміщення рівноваги  

 Принцип Ле-
Шательє: 

Якщо на систему, 
що знаходиться в 
стані рівноваги 
подіяти зовнішнім 
фактором, то 
рівновага 
зміститься в бік 
тієї реакції, яка 
зменшить вказану 
дію. 

 

 Вплив 
концентрацій 
реагуючих 
речовин та 
продуктів реакції 

 Вплив 
температури 

 Вплив тиску на 
газоподібні 
системи 
– Вплив 

каталізатора  




