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Частина I

Вступ
1 Визначення

∙ Хiмiчна кiнетика вивчає

– механiзм перебiгу процесу

– швидкiсть перебiгу процесу

∙ Швидкiсть – кiлькiсть актiв взаємодiї в одиницю часу, при цьому 𝑣A =

±𝑑𝐶(A)
𝑑𝑡

ко
нц

ен
тр
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iя

час
вихiднi речовини

продукти реакцiї

Частина II

Основнi закономiрностi кiнетики
2 Основний постулат кiнетики

∙ Швидкiсть реакцiї пропорцiйна добутку концентрацiй реагуючих речовин,
узятих в ступенях їх стехiометричних коефiцiєнтiв

∙ Для реакцiї 𝑎A+ 𝑏B = 𝑐C+ 𝑑D 𝑣 = 𝑘𝑐𝑎(A)𝑐𝑏(B)

– 𝑘 залежить вiд природи A i B, температури, але не вiд концентрацiй!

– 𝑎 – порядок реакцiї за речовиною A;
𝑎+ 𝑏 – порядок реакцiї в цiлому

– молекулярнiсть реакцiї визначається її механiзмом

∙ Речовини у твердiй фазi не враховуються: CaO(к)+CO2(г) → CaCO3(к) 𝑣 =
𝑘𝑐(CO2)
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∙ Iнша назва – закон дiючих мас

3 Вплив T на швидкiсть реакцiї

∙ Закон Вант-Гоффа: 𝑘𝑇2
= 𝑘𝑇1

γ
𝑇2−𝑇1

10 або 𝑘𝑇2
= 𝑘𝑇1

γ
Δ𝑇
10

– зi збiльшенням 𝑇 на 10 К швидкiсть збiльшується в 2− 4 рази

– γ – температурний коефiцiєнт швидкостi реакцiї

∙ Приклад. При збiльшеннi 𝑇 на 20 К швидкiсть реакцiї збiльшилася у 9 разiв.
Чому дорiвнює температурний коефiцiєнт швидкостi реакцiї?

∙ Розв’язання. 𝑘𝑇2
𝑘𝑇1

= γ
Δ𝑇
10 , 9 = γ2, γ = 3

∙ У загальному випадку через логарифмування:
lg 9 = lg γ2, lg 9/2 = lg γ, γ = 10lg 9/2 = 100.477 = 3

4 Рiвняння Арренiуса
∙ Рiвняння Арренiуса 𝑘 = 𝐴 · exp(−𝐸a/𝑅𝑇 )

∙ A+B

C+D

A...B

Δ
𝐻
,к
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ж
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час, с

Δ𝐻р-цiї

𝐸а

Утворення перехiдного комплексу
A· · ·B потребує витрати енергiї –
енергiї активацiї (𝐸a)
ln 𝑘 = − 𝐸a

𝑅𝑇 + ln𝐴 або
lg

𝑘𝑇2
𝑘𝑇1

= 𝐸a
2,3𝑅

(︁
1
𝑇1

− 1
𝑇2

)︁

∙ Енергiя активацiї

– Ba2+ + SO2−
4 = BaSO4, 𝐸a ≈ 0

– H2 + I2 = 2HI , 𝐸a = 165, 5 кДж

– Наявнiсть 𝐸a – причина, через яку не вiдбуваються деякi реакцiї з
Δ𝐺 < 0
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Частина III

Хiмiчна рiвновага
5 Стан рiвноваги

∙ Причина припинення реакцiї 𝑣A = ±𝑑𝐶(A)
𝑑𝑡 = 0

∙ 𝑑𝐶(A) може обернутися в 0 через двi причини

– вичерпався реагент: 2N2O → 2N2 +O2

– швидкiсть протилежних реакцiй однакова: CO + Cl2 � COCl2

* 𝑣1 = 𝑘1𝑐(CO)𝑐(Cl2)

* 𝑣2 = 𝑘2𝑐(COCl2)

* 𝑣1 = 𝑣2 – стан рiвноваги 𝐾𝑐 =
[COCl2]
[CO][Cl2]

∙ У загальному випадку 𝑎A+ 𝑏B = 𝑐C+ 𝑑D
𝐾𝑐 =

𝑘1
𝑘2

= [𝐶]𝑐[𝐷]𝑑

[𝐴]𝑎[𝐵]𝑏
– константа рiвноваги

∙ Загальноприйняте позначення 𝑐рiвн(A) ≡ [A]

∙ 𝐾𝑐 залежить вiд температури, природи речовин, але не вiд їх концентрацiї!

6 Константи рiвноваги
∙ Фiзичний змiст 𝐾𝑐: ступiнь перетворення вихiдних речовин у продукти реа-

кцiї

– 𝐾 → ∞ – повне перетворення
– 𝐾 → 0 – перетворення не спостерiгається

∙ Для газiв можна використовувати тиск: 𝐾𝑝 =
𝑝𝑐C𝑝

𝑑
D

𝑝𝑎A𝑝
𝑏
B

∙ Для iдеального газу 𝑝 = 𝑐𝑅𝑇 , тому 𝐾𝑐 = 𝐾𝑝(𝑅𝑇 )Δ𝑛, де Δ𝑛 – змiна кiлькостi
газiв

∙ Зв’язок констант рiвноваги з Δ𝐺 i Δ𝐹 :

– Δ𝐺 = −𝑅𝑇 ln𝐾𝑝 (𝑝, 𝑇 = 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡)
– Δ𝐹 = −𝑅𝑇 ln𝐾𝑐 (𝑉, 𝑇 = 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡), 𝐹 = 𝑈 − 𝑇𝑆

∙ (Δ𝐻 − 𝑇Δ𝑆) = −𝑅𝑇 ln𝐾 або ln𝐾 = Δ𝑆
𝑅 − Δ𝐻

𝑅𝑇

∙ З лiнiйної залежностi ln𝐾 вiд 1/𝑇 можна отримати Δ𝐻
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7 Використання констант рiвноваги
∙ Визначне рiвноважний склад системи, якщо у лiтровий реактор подали 2

моль H2 i 3 моль I2.

∙ Запишемо рiвняння реакцiї: H2(г) + I2(г) = 2HI(г)
H2(г) I2(г) HI(г)

Δ𝐻∘
𝑓 , кДж 0 62 26

𝑆∘, Дж/К 131 261 206

∙ Визначимо 𝐾𝑐 через термодинамiчнi данi

– Δ𝐻р-цiї = 2Δ𝐻∘
𝑓 (HI)−Δ𝐻∘

𝑓 (I2) = 52− 62 = −10 кДж
– Δ𝑆р-цiї = 412− 131− 261 = 20 Дж/К

– Δ𝐺р-цiї = Δ𝐻р-цiї − 𝑇Δ𝑆р-цiї = −10− 298 · 20
1000

= −16 кДж

– Δ𝐺 = −𝑅𝑇 ln𝐾𝑝,𝐾𝑐 = 𝐾𝑝 = 𝑒−
Δ𝐺
𝑅𝑇 = 𝑒

−16000
8,314·298 = 1,5 · 10−3

∙ Далi для розв’язання зручно використовувати таблицю

H2(г) + I2(г) = 2HI(г), 𝐾 = 1, 5 · 10−3

H2(г) I2(г) HI(г)
𝑐вих 2 3 0
𝑐реаг 𝑥 𝑥 −
𝑐утв − − 2𝑥
[ ] 2− 𝑥 3− 𝑥 2𝑥

Нехай 𝑥 ≪ 2, тодi
1, 5 · 10−3 = 4𝑥2

6

𝑥 = 4, 74 · 10−2 = 0, 0474

(перше наближення)

∙ Для константи отримуємо вираз: 𝐾 = (2𝑥)2

(2−𝑥)(3−𝑥)

∙ Розв’язок може бути таким:

– 9 · 10−3 − 7, 5 · 10−3𝑥+ 1, 5 · 10−3𝑥2 = 4𝑥2

– 4𝑥2 + 7, 5 · 10−3𝑥− 9 · 10−3 = 0

– 𝑥 = −𝑏±
√
𝑏2−4𝑎𝑐
2𝑎 =

7,5·10−3+
√

56,25·10−6+0,144

8 = 0, 0465

∙ Тодi [H2] = 1, 95; [I2] = 2, 95; [HI] = 0, 093 моль/л

8 Змiщення хiмiчної рiвноваги
∙ Рiвновага – динамiчний процес

∙ Принцип Ле-Шател’є: якщо на систему впливають ззовнi, рiвновага змiщується в на-
прямку перебiгу реакцiї, що зменшує зовнiшнiй вплив
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∙ Наслiдки

– Пiдвищення 𝑇 змiщує рiвновагу в бiк перебiгу ендотермiчної реакцiї
(Δ𝐻 > 0)

– Пiдвищення 𝑃 змiщує рiвновагу в бiк зменшення кiлькостi газоподiбних
сполук

– Пiдвищення 𝑐 вихiдної речовини змiщує рiвновагу в бiк утворення про-
дуктiв

∙ Приклад: 1/2N2(г) + 3/2H2(г) = NH3(г),Δ𝐻 = −46, 2 кДж
𝑝 = 107 − 108 Па (100-1000 атм.), 𝑡 = 450− 500∘C,
амонiак видаляють розчиненням у H2O

9 Каталiзатори
∙ Каталiзатор – сполука, що значно пiдвищує швидкiсть реакцiї, але в ре-

зультатi реакцiї залишається без кiлькiсних змiн

∙ Властивостi каталiзаторiв

– не змiнюють Δ𝐻 або Δ𝐺 реакцiї

– змiнюють механiзм реакцiї, але не початковий чи кiнцевий стан (змен-
шують 𝐸a)

– однаково прискорюють пряму i зворотню реакцiї, тобто не впливають
на стан рiвноваги, а лише пришвидчують перехiд в цей стан

– дiють селективно (вибiрково)
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