
Лекція 11 
1. Відмінність кінетики й термодинаміки. Зміст кінетики. 
2. Визначення формальної кінетики. Молекулярність, швидкість по речовині. 
3. Основний постулат. Константа швидкості. Порядок реакції. Прості й складні по 

кінетиці реакції. 
4. Кінетика формально простих реакцій I, II, III порядків 
 
Раніше ми розглядали термодинамічний метод вивчення хімічних процесів, що до-

зволяє здійснювати розрахунок хімічних рівноваг і встановлювати напрямок можливого 
перебігу процесів у тих або інших умовах. Дані термодинаміки важливі остільки, оскільки 
мимовільний хід певної реакції в заданих умовах можливий тільки в напрямку термоди-
намічної рівноваги. Тобто термодинаміка може повідомити нас тільки про те, що даний 
процес можливий (або неможливий), і що даний процес коли-небудь досягне рівноваж-
ного стану. Очевидна користь такого знання - це розуміння того, що якщо даний процес 
неможливий у даному напрямку, те ніякими факторами, що впливають на швидкість хімі-
чної реакції (каталізаторами, нагріванням, інтенсивним перемішуванням) нам не вда-
сться його провести. Це знання дійсно корисно - принаймні, можна заощадити час і гроші, 
не намагаючись одержати те, що принципово неможливо одержати. 

Але використовуючи термодинамічні методи, ми не одержимо відповіді на питання 
- коли саме ця рівновага наступить? Або - коли саме кількість продукту реакції, що ціка-
вить нас, буде найбільшим (або найменшим)? Термодинаміка не оперує поняттям "час", 
отже, предмет термодинаміки - вічність. 

Але незважаючи на деякий священний трепет, що викликає слово "вічність", нам, як 
правило, хочеться більше конкретних знань про життя, тому що навіщо нам вічність, якщо 
наше життя таке коротке? І в цьому дуже короткому житті нас часто цікавлять цілком 
реальні питання - чому той самий процес окислювання в одному випадку йде дуже пові-
льно (гниття), а в іншому - дуже швидко (горіння)? Як нам вплинути на події, щоб цей же 
процес спеціально для нас сповільнився, якщо нам це треба (процес утворення іржі). Як 
нам вплинути на події, щоб цей же процес спеціально для нас прискорився (вибух)? А 
також - коли, коли ж ми одержимо від хімічної реакції такий необхідний нам продукт?! 

Відповіді на ці питання дає хімічна кінетика. Вертаючись до піднесеного, скажемо - 
якщо предмет вивчення термодинаміки є вічність, то предмет вивчення кінетики - життя. 

Кінетика вивчає швидкість хімічної реакції, залежність швидкості від різних факторів, 
а також шляхи протікання реакції, тобто механізм реакції. Кінетика вивчає вплив на шви-
дкість реакцій стану реагуючих речовин, їхньої концентрації, присутності сторонніх речо-
вин, розміру й форми судини, у якій перебувають реагуючі речовини, температури, 
впливи різних випромінювань. 

Основні поняття хімічної кінетики. 
Молекулярність хімічної реакції - число часток, що приймають участь в елемента-

рному акті цієї реакції (зверніть увагу: часток, це можуть бути не тільки молекули, як 
очевидно за терміном, це можуть бути атоми, йони, радикали…). Залежно від числа та-
ких часток розрізняють мономолекулярні, бімолекулярні й тримолекулярні реакції. 

Займемося аналізом поняття "швидкість хімічної реакції". Швидкість чого-небудь 
визначається як зміна цього чого-небудь в одиницю часу. Зміна чого в одиницю часу нас 
може цікавити стосовно до хімічної реакції? Зміна кількості речовини (видимо, у молях). 
По-друге, варто врахувати, що реакції бувають гомогенні й гетерогенні, і тоді ми повинні 
врахувати одиницю реакційного простору. Нарешті, розглянувши, наприклад, реакцію: 
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ми бачимо, що  

- по-перше, швидкість утворення HI, мабуть, удвічі більше швидкості утворення ко-
жного з вихідних речовин; 



- швидкість утворення вихідних речовин, мабуть, повинна фігурувати зі знаком «мі-
нус», тому що вихідні речовини не утворюються, а витрачаються. 

Таким чином, швидкістю хімічної реакції по даній речовині називається зміна 
кількості цієї речовини в одиницю часу й в одиниці реакційного простору. 
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Якщо реакція гомогенна й протікає в об'ємі, то реакційним простором є об'єм (R V), 
якщо реакція гетерогенна й протікає на границі фаз, те реакційним простором є поверхня 
(R S) 

Істинна швидкість реакції: 
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Розглянемо елементарну бімолекулярну реакцію 
А + В   Продукти 

Очевидно, швидкість реакції буде пропорційна частці молекул, що прореагували. 
Частка молекул, що прореагували, буде пропорційна ймовірності їхнього зіткнення. Ця 
ймовірність, у свою чергу, як імовірність складної події, пропорційна добутку ймовірнос-
тей того, що молекули А и В з’являться одночасно в даній точці реакційного простору. 
Імовірність же знаходження молекули А (або В) у даній точці реакційного простору буде 
пропорційна числу часток в одиниці об'єму, тобто концентрації. А ймовірність одночасної 
присутності часток А и В в одній і тій же точці простору пропорційна добутку їхніх конце-
нтрацій. Із цих міркувань видно, що швидкість елементарної бімолекулярної реакції про-
порційна добутку концентрацій реагентів: 

 
Взявши для аналогічного аналізу реакцію 

2А   Пр 
одержимо  

 
Тобто, швидкість бімолекулярних елементарних реакцій пропорційна добутку 

концентрацій реагентів у ступенях, рівних їх стехіометричним коефіцієнтам у рів-
нянні хімічної реакції. 

Строго говорячи, це є  
1. Основний постулат хімічної кінетики 
2. Постулат Гульдберга й Вааге 
3. Закон діючих мас хімічної кінетики 
4. Диференційно-кінетичне рівняння хімічної реакції 
Узагальнюючи ці міркування для будь-якої реакції, одержимо: 

 
Коефіцієнт пропорційності в цьому виразі називається константою швидкості хімі-

чної реакції. 
Реакції, як правило, протікають не так, як записано їхнє рівняння. На практиці відомо 

дуже мало строго доведених елементарних реакцій, тобто таких, що перебігають в одну 
елементарну стадію. Але експериментально доведено, що закон діючих мас  

1. Застосовується до кожної елементарної стадії складної реакції 
2. Застосовується до будь-якої реакції, для якої кінетичне рівняння в деякому інтер-

валі часу може бути отримане у вигляді статечної залежності 
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Показники ступенів при концентраціях у кінетичному рівнянні реакції називаються 
порядком хімічної реакції по даній речовині. Сума цих показників називається загаль-
ним порядком реакції. Для елементарної реакції (із міркувань імовірності зіткнення час-
ток) загальний порядок реакції завжди ціле число й не більше 3.  

Для складної реакції - порядки по кожній речовині не рівні стехіометричним коефіці-
єнтам, не обов'язково мають цілочисельне значення, можуть мати значення більше 4 
(отже, також поводиться й загальний порядок реакції). 

Молекулярність реакції - поняття теоретичне. Для того, щоб знати молекулярність, 
необіхдно мати уяву про механізм реакції. Порядок же - експериментальна величина, 
пов'язана з експериментальною залежністю швидкості даної реакції від концентрацій ви-
хідних речовин.  

Саме тому, визначення порядку реакції є одним з методів дослідження механізму 
хімічної реакції. 

Справді, якщо в результаті експерименту ми одержимо порядки по речовинах цілі й 
досить близькі до стехіометричних коефіцієнтів, то зможемо зробити висновок про те, 
що, швидше за все, ця реакція проста. 

Навпроти, одержавши порядок реакцій більше трьох, до того ж не цілий - ми сміло 
можемо зробити впевнений висновок про те, що реакція складна. 

Згадаємо кінетичний закон діючих мас у найбільш загальному виді: 

 

Швидкість хімічної реакції по даній речовині пропорційна концентраціям реагентів 
у деяких ступенях, називаних порядками по даній речовині. У тому випадку, коли кількість 
молекул, що вступають в елементарний акт реакції (молекулярність) збігається із цими 
показниками ступенів (порядками по речовині) реакція називається формально простою. 
Тобто, щоб розглянути приклад реакції першого порядку ми повинні взяти реакцію типу: 

А  Продукти 
Для такої реакції (будь вона елементарною реакцією або формально простою ре-

акцією) вираження для швидкості має вигляд 
w = kCа 

Швидкість утворення вихідної речовини А и швидкість елементарної реакції зв'я-
зані співвідношенням: 
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де (-1) - стехіометричний коефіцієнт вихідної речовини А в рівнянні реакції. 
Таким чином, можна записати: 

А
А

dC kC
d

 


 

Розділивши змінні, одержимо: 
А

А
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Проінтегруємо цей вираз, зважаючи на те, що в момент часу 0 концентрація речо-
вини А (початкова концентрація) дорівнює С0, а в поточний момент часу t це поточна 
концентрація СА, або С: 
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Інтегрування лівої частини цих рівнянь у межах від 0 до t і правої - у межах від С0 
до С дає: 

0Ckt ln
C
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Константа швидкості реакції першого порядку має розмірність (час)-1, наприклад, 
с-1, хв-1, год-1. Величина, зворотна константі швидкості реакції першого порядку, має роз-
мірність часу й називається середньою тривалістю життя окремої частки. 

Для характеристики швидкості реакції першого порядку часто користуються (крім 
константи швидкості) часом напівперетворення t1/2, рівним проміжку часу, за який реа-
гує половина взятої кількості речовини. 

Половина прореагувала - отже концентрація зменшилася в 2 рази (С=0,5С0), і тоді 
час напівперетворення для реакції першого порядку: 
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Як видно, час напівперетворення для реакцій першого порядку не залежить від 
кількості або концентрації вихідної речовини й зворотньо пропорційний константі швид-
кості реакції. Оскільки час напівперетворення для реакцій першого порядку не залежить 
від кількості або концентрації вихідної речовини, той цей час часто подається як таблична 
величина. Наприклад, по I-му порядку як правило протікають реакції радіоактивного ро-
зпаду, тому для характеристики швидкості таких реакцій часто застосовується параметр 
згадуваний неодноразово, і тим більш рідний і знайомий на слух після Чорнобиля та Япо-
нії, за назвою час напіврозпаду. Це не що інше, як тільки що описаний час напівперет-
ворення (або - з деяким коефіцієнтом- константа швидкості реакції розкладання радіоак-
тивної речовини). 

При кінетичному вивченні реакції першого порядку замість концентрацій можна ви-
користовувати будь-які інші величини, які міняються пропорційно концентрації, тому що 
в рівняння для константи швидкості входить відношення концентрацій. Наприклад - це 
можуть бути такі параметри реагентів, як зміна кута поляризації світла (якщо реагенти - 
оптично активні речовини), або електропровідність (якщо це електроліти). 

Для елементарної реакції (або формально простий реакції) другого порядку, не-
обхідно розглянути кілька варіантів: 

1. Коли в елементарному акті реагують дві однакові частки 

2А  Продукти 
2. Коли в елементарному акті беруть участь дві різні частки 

А + В  Продукти 
Почнемо з першого випадку. Для реакції  

2А  Продукти 
відповідно до закону діючих мас, швидкість запишеться, як 

2
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У цьому випадку швидкість утворення вихідної речовини А и швидкість елемента-
рної реакції зв'язані співвідношенням: 
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де (-2) - стехіометричний коефіцієнт вихідної речовини А в рівнянні реакції. 
Таким чином, можна записати: 
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Розділивши змінні, одержимо: 
A
2 2

A

dC dCkd
C C

      

Інтегрування лівої частини цього рівняння в межах від 0 до t і правої - у межах від 
С0 до С дає: 
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Розглядаючи формально просту реакцію другого порядку  

А + B  Продукти 
ми можемо записати диференційно-кінетичне рівняння її у формі: 
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але нам знову прийдеться розглянути два варіанти: 
1. Вихідні концентрації речовин А и В рівні між собою. Тоді диференційно-кінетичне 

рівняння реакції приходить до виду 
2dC kC

d
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результат інтегрування цього рівняння нами вже отриманий. 
Підставивши у вираз для константи швидкості С=0,5С0, одержимо вираз для часу 

напівперетворення: 

, 

який, як видно, зворотньо пропорційний початкової концентрації вихідної речовини. 
 
2. Вихідні концентрації речовин А и В різні. У такому випадку вираження 
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очевидно, є рівнянням із трьома змінними - час, концентрація А и концентрація В. 
Спробуємо позбутися від зайвих змінних, записавши рівняння у формі: 
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де x - кількість речовини, що прореагувала (збиток концентрації А и В). Ця вели-
чина однакова для речовин А и В, оскільки вони реагують у відповідності до своїх стехі-
ометричних коефіцієнтів, які для нашої реакції однакові й рівні 1 (тобто. скільки прореа-
гувало А, стільки ж прореагувало й В). 

У правій частині рівняння ми також можемо замінити СА на (СА - x), тоді 

t
k

C C
C C k

C
C kC1

2

0 0

0 0

0

0
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0

1 0 5
0 5
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




 

,
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,
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 0AA d C xdC dx dx
d d d d

  
       

    
 

Таким чином, ми приходимо до виразу 

  0A 0B
dx k C x C x
d

  


 

Рішення цього рівняння (уже із двома змінними) дасть нам рівняння для константи 
швидкості реакції другого порядку при різних початкових концентраціях реагентів: 

 
 
 

B0 A0

A0 B0 A0 B0

C C x1k ln
t C C C C x




 
 

Розмірність константи швидкості другого порядку дорівнює (конц)-1(час)-1, напри-
клад літр/моль·сек. Отже, значення константи залежить від розмірності, в якій виражено 
не тільки час, а й концентрація. Тому в реакціях другого порядку і вище не можна замі-
нювати концентрацію на пропорційні їй величини. 

Кінетика формально простих реакцій третього порядку. Тут ми обмежимося 
розглядом реакцій типу: 

3А  Продукти 
та 

А + В + С  Продукти 
при однакових початкових концентраціях речовин А, В, С, у надії, що більш складні випа-
дки типу 

2А + В  Продукти 
з різними початковими концентраціями реагентів не зустрінуться на вашім життєвому 
шляху. 

Отже, для реакції 3А  Пр, диференційно-кінетичне рівняння відповідно до закону 
діючих мас можна записати як: 

3w k C  

З іншого боку, швидкість утворення речовини А Для реакції першого типу 

dCw
( 3)d

 
 

, 

звідки 
3dC kC ; k 3k

d
  


 

Для реакції другого типу маємо 
A B C1 dC 1 dC 1 dC 1 dCw

( 1) d ( 1) d ( 1) d ( 1) d
   

       
, 

звідки 
3dC kC ; k k

d
  


 

Після поділу змінних і інтегрування 
 



2 2
0

1 1 1k
2t C C
 

  
 

     або       
2
0

2 2
0

1 C Ck
t 2C C


   

Константа  швидкості  реакції  третього  порядку має розмірність 
[(час)-1(концентрація)-2]. 

Для часу напівперетворення (при С=0,5С0) маємо 

1/2 2
0

3t
2kC

  

У реакціях описуваного типу час напівперетворення зворотно пропорційний квад-
рату початкової концентрації вихідних речовин (за умови їхньої рівності між собою). 

Методи визначення порядків реакцій. 
Знаючи порядок реакції, можна знайти константу швидкості реакції по рівняннях 

для відповідних порядків. Тому визначення порядку реакції - перший крок на шляху кіне-
тичного опису хімічної реакції. Існує кілька методів визначення порядку реакції на підставі 
експериментально отриманих концентрацій вихідних речовин у різні моменти часу. 

Метод підстановки. 
Сутність методу полягає в тому, що за експериментальними значеннями концент-

рацій вихідних речовин визначають константу швидкості. Якщо при цьому для різних мо-
ментів часу виходять близькі значення константи швидкості, то дана реакція протікає 
саме по тому порядку, для якого придатне взяте рівняння. 

Графічний метод. 

1й  порядок.   01 Ck ln
t C

 . Звідси 

0

0

kt lnC lnC
lnC lnC kt
 

 
 

Останнє рівняння є рівнянням прямої у координатах  lnC f t . Тобто, якщо ми 
зможемо побудувати графік залежності логарифму концентрації від часу, і побачимо на 
ньому впевнену пряму лінію, то це означає, що реакцій перебігає по першому порядку. А 
якщо лінія не буде виглядати прямою – то, мабуть, реакція  якогось іншого порядку. На-
приклад, другого: 

2й  порядок.   
0

1 1 1k
t C C
 

  
 

. Звідси 

0

0

1 1kt
C C

1 1kt
C C

 

 

 

Останнє рівняння є рівнянням прямої у координатах  1 f tC  . Тобто, якщо ми 

зможемо побудувати графік залежності зворотної концентрації від часу, і побачимо на 
ньому впевнену пряму лінію, то це означає, що реакцій перебігає по другому порядку. А 
якщо лінія не буде виглядати прямою – то, мабуть, реакція  третього (?) порядку. Пере-
віримо це: 

3й  порядок.   2 2
0

1 1 1k
t C C
 

  
 

. Звідси 



2 2
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1 1kt
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 
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Останнє рівняння є рівнянням прямої у координатах  2
1 f tC  , і якщо ми на гра-

фіку такої залежності не побачимо впевненої прямої лінії, то це означає, що ми десь по-
милились Бо один з трьох графіків повинен дати пряму.  

Метод періоду напівперетворення 
Якщо експериментальні дані представити у вигляді кинетичної кривої (залежності 

концентрації вихідної речовини від часу), то у цьому випадку зручно використати метод 
визначення часу напівперетворення 

Виберемо кілька довільних 
значень С0 та знайдемо час, що ві-
дповідає концентрації С0/2, врахо-
вуючи зсув точки 0   по осі часу. 

 
С0 = 100 1/2 = 190; 
С0 = 80 1/2 = 250 – 60 = 190; 
С0 = 60 1/2 = 335 – 145 = 190. 

 
В результаті маємо, що час, 

на протязі якого прореагувало 50 
% вихідної концентрації, не зале-
жить від початкової концентрації. 
Це свідчить про належність даної 
реакції до реакцій І-го порядку. 

Спосіб визначення часу напівперетворення іноді зручно використовувати в аналіти-
чній формі, особливо коли порядок реакції є дрібним.  

У цьому випадку використовують узагальнене рівняння для часу напівперетворення 

1/2 = 1
0
n

const

C
    або    1/2 0ln( ) ln( ) ( 1)ln   const n C  

Маючи час напівперетворення при двох різних початкових концентраціях, визнача-
ємо n за формулою 

' ''
1/2 1/2

' ''
0 0

ln( ) ln( ) 1
ln( ) ln( )
 

 


n
C C

 

Треба зауважити, що при визначенні порядку реакції повинні використовуватись 
всі доступні методи, і тільки якщо всі вони дають однаковий результат, можна робити 
заключення про порядок перебігу реакції. 

 
 
 
 
 
 
Лекція 12 

 
Залежність концентрації вихідної речовини від часу. 
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1. Залежність константи швидкості від температури. Правило Вант-Гоффа. Рівняння 
Аррениуса. 

2. Розрахунок енергії активації (аналітичним і графічним методами) 
3. Моделі активних зіткнень і перехідного стану. 
4. Складні реакції. Зв'язок між константою швидкості стадій і загальною константою 

швидкості 
 
Людей, ще не що зовсім втратили інтерес до життя, один раз зацікавило питання - 

а чи не залежить швидкість (а заодно й константа швидкості) хімічної реакції від темпе-
ратури. (Скажемо, залежність константи рівноваги від температури визначається знаком 
H, і константа рівноваги може рости й зменшуватися). 

Константи ж швидкості хімічних реакцій, завжди (як правило), сильно зростають зі 
збільшенням температури.  

Існує наближене емпірічне правило Вант-Гоффа: при підвищенні температури на 
кожні 10 швидкість реакції збільшується приблизно в 2 - 4 рази. Існує поняття - темпе-
ратурний коефіцієнт хімічної реакції: 

T 10

T

k
k
  , 

позначуваний буквою "гама". У знаменнику - константа швидкості при даній температурі, 
у чисельнику - константа швидкості при температурі на 10 градусів вище. Припустимо, 

2  . У скільки разів зросте швидкість хімічної реакції? Правильно, у 8, тому що 

nT n 10

T

k
k
     

Більш точно температурна залежність швидкості хімічної реакції виражається рів-
нянням Аррениуса 

aE
RTk Ae



  

де Еа - енергія активації (не залежить від температури); Т- абсолютна температура, R - 
універсальна газова стала; А - так званий "передекспоненційний множник", що характе-
ризує кількість зіткнень молекул реагентів в одиниці об'єму. 

Теоретичне виведення рівняння Аррениуса зроблене тільки для елементарних ре-
акцій, однак на практиці переважна більшість складних реакцій також задовільно підко-
ряються цьому рівнянню. 

Запишемо це рівняння для двох різних температур Т1 і Т2 з обліком того, що пере-
декспоненційний множник слабко залежить від температури (можна вважати його постій-
ним), а енергія активації реакції від температури взагалі не залежить: 

a

1

E
RT

1k Ae


  
a

2

E
RT

2k Ae


  
Прологарифмємо обоє вираження 

a
1

1

Eln k lnA
RT

    a
2

2

Eln k ln A
RT

   

і віднімемо з другого перше: 
a a

2 2
2 1

E Eln k ln k
RT RT

     

 
 



Перетворивши отримане рівняння відносно Еа одержимо 

1 2 2
a

2 1 2

RTT kE ln
T T k

 


 , 

тобто формулу для розрахунку енергії активації, з якої видно, що для її визначення не-
обхідно мати значення констант швидкості реакції при двох різних температурах. 

Повернувшись до вираження 
aE 1ln k lnA

R T
  , 

Можна помітити, що логарифм константи швидкості лінійно залежить від зворотної 
температури. Тобто  

1) графік залежності  1ln k f Т  - пряма лінія; 

2) тангенс кута нахилу цієї прямої до осі 
1
T

  

aEtg
R

   ,     звідки aE Rtg   . 

На цих підставах існує графічний метод визначення енергії активації. 
 
Були зроблені спроби побудувати якусь досить струнку теорію, що пояснювала б 

експеримент. Одна з таких теорій - теорія активних зіткнень.(Сванте Август Аррениус) 
Теорія активних зіткнень заснована на ряді постулатів: 
1. Для того, щоб відбулося хімічне перетворення вихідних речовин у продукти реа-

кції, молекули повинні зустрітися в часі й просторі. При цьому вони повинні бути актив-
ними, тобто мати деяку надлишкову  енергію, достатню для перетворення вихідних ре-
човин у продукти реакції. 

2. Якщо зустрілися активні молекули, то перетворення вихідних речовин у продукти 
відбувається миттєво. 

3. Взаємодіючі молекули розглядаються як безструктурні частки.  
Тобто молекули реагуючих речовин представляються маленькими твердими куль-

ками, які перебувають у безперервному хаотичному русі, середня енергія якого визнача-
ється температурою системи. Швидкості руху молекул різні, число молекул, що володі-
ють тією або іншою швидкістю, визначається законом розподілу Максвелла-Больцмана. 
Зіткнення молекул, що володіють енергією, що перевищує енергію активації, є ефектив-
ними й ведуть до хімічного перетворення.  

Теорія дозволяє розрахувати число ефективних зіткнень, а отже, і швидкість хіміч-
ної реакції. 

Теорія пояснює температурну залежність швидкості хімічних реакцій і фізичний 
зміст коефіцієнтів у рівнянні Аррениуса. 

Вираз для константи швидкості в теорії Аррениуса: 
E

RTk Ae


  
Величина Е, що входить у рівняння теорії активних зіткнень, називається істинною 

енергією активації на відміну від експериментальної або ефективної, обумовленої по 
рівнянню Аррениуса. Можна показати, що вони зв'язані одна з одною рівнянням 

a
1E E RT
2

  , 

де Еа - ефективна енергія активації. 
Видно, що істинна й ефективна енергії активації не цілком відповідають один од-

ному. Вони відрізняються на величину середньої енергії теплового руху молекул. 



Так як з експериментальних даних відомо, що Еа - величина постійна, то можна 
припустити, що другий доданок значно менше першого (і дійсно, енергія активації зви-
чайно має значення 50-200 кДж/моль, а половинка RT- 1,2-1,4 кДж/мль). У такому випадку 
зміна температури може настільки мало позначатися на зміні Еа, що практично не буде 
виявлена. Тому вважають, що Еа>>1/2RT, і Еа Е. 

Припущення про енергію активації погоджується з різними експериментальними й 
теоретичними положеннями. Однак у більшості випадків спостерігається значна розбіж-
ність розрахункових значень швидкостей реакцій з експериментальними. Такі розбіжності 
пов'язані з тим, що теорія активних зіткнень вважає, що зіткнення між молекулами ана-
логічні зіткненням пружних куль - тоді як при зіткненні активних молекул повинне бути 
цілком певне розташування в просторі активних груп, що входять до складу молекули. У 
зв'язку із цим у рівняння Аррениуса вводиться множник Р, що враховує відхилення тео-
ретичних розрахунків від експериментальних даних. Він називається стеричним або ен-
тропійним фактором і характеризує в більшості випадків імовірність певної геометрич-
ної конфігурації часток при зіткненні. 

E
RTk PAe



  
Метод активних зіткнень не пояснює впливу на швидкість реакції розчинника, тиску, 

добавок інертних газів і інших факторів, а також не дозволяє дати теоретичну оцінку сте-
рического фактора. Цих недоліків у відомій мері позбавлена теорія абсолютних швидко-
стей реакцій. 

Теорія активного (активованого) комплексу, теорія перехідного стану, теорія аб-
солютних швидкостей реакцій - назви однієї й тої ж теорії, початок який поклали роботи 
Эйринга й Поляни в 1935 р. 

У теорії використані основні подання теорії активних зіткнень про рух і зіткнення мо-
лекул і необхідності подолання енергетичного бар'єру. Але теорія активного комплексу 
більш детально в порівнянні з теорією зіткнень розглядає процес хімічного перетворення 
й приділяє особливу увагу тому стану реагуючих молекул, що є проміжним у ході цього 
перетворення. 

Основне положення теорії: усяка хімічна реакція протікає через утворення де-
якого активного комплексу, що потім розпадається на продукти даної реакції. 

Розглянемо механізм реакції 
АВ + C  А + ВC 

Відповідно до теорії активованого комплексу при зближенні атома C з молекулою 
AВ послабляється зв'язок A-В і виникає зв'я-
зок В-C. Процес завершується утворенням 
молекули ВC і атома A, для чого система по-
винна пройти активований комплекс АВ*, коли 
атом У належить однаковою мірою молекулам 
ВC і АВ: 

АB + C  А,,,В,,,C  А + BC 
У процесі реакції змінюються відстані між 

А и В і між В и С і, відповідно потенційна ене-
ргія системи. Цю ситуацію можна зобразити 
графічно у вигляді діаграми в координатах "ві-
дстань А-В" і "відстань В-С" з нанесеними ліні-
ями рівної енергії (ізоенергетичними лініями). 
Цифри біля ліній позначають енергію в умов-
них одиницях, якою володіють системи А+ВC 
і АВ+C залежно від відстані А-B або В-C. 



На діаграмі можна виділити долину H (мінімум потенційної енергії вихідних АВ + C), 
долину K (мінімум потенційної енергії продуктів А +BC) і деяку перевальну точку Р - най-
більше енергетично вигідний перехід через енергетичний бар'єр. Точка Р и сусідні з нею 
ділянки відповідають області існування активованого комплексу. 

Можна показати, що константа швидкості хімічної реакції в цьому випадку опису-
ється рівнянням : 

#
0H 

RTk BTe




  

Після цього можна показати, що Е (енергія активації з рівняння Аррениуса) у відпо-
відності з теорією активованого комплексу буде дорівнювати: 

#
0E H RT    

і, з огляду на, що енергія активації набагато більше RT, при практичних розрахунках за-
мінити #

0H  (тепловий ефект утворення активованого комплексу) на експериментальне 
значення енергії активації. 

Декілька слів про кінетичні теорії.  
Теорія активних зіткнень із її порівняно простим трактуванням проблем хімічної кі-

нетики пояснила багато різноманітних фактів, але разом з тим через свою схематичність 
вона привела до протиріч із експериментом.  

Теорія активованого комплексу більш ретельно підходить до процесу хімічної взає-
модії, дозволяє обчислити ентропійний фактор - але тільки, якщо відомо будову активо-
ваного комплексу. Розрахунки ці можуть бути виконані тільки для найпростіших реакцій, 
для яких імовірна будова активованого комплексу може бути передвіщена теоретично . 
Для більше складних молекул такі пророкування стають малонадійними, а експеримен-
тально одержати відомості про будову активованих комплексів неможливо, тому що це 
не проміжна сполука, а перехідний стан. 

Складні реакції. Більшість реакцій є складними й складаються з декількох елемен-
тарних стадій. При цьому все різноманіття складних реакцій можна звести до комбінації 
трьох типів найпростіших складних реакцій, а саме: 

1. Двосторонні (оборотні) 
k

рівн
k

kA B       K
k









  

Для двосторонньої (оборотної) реакції, що складає із двох елементарних реакцій, 
що протікають у прямому й зворотному напрямках, константа рівноваги дорівнює відно-
шенню їхніх констант швидкостей. 

2. Паралельні 

             
1k

1B  
k

A       k=k1 + k2 

             
1k

2B    w=w1 + w2, якщо w1 >> w2 , то w  w1 
Для паралельної реакції, стадії якої значно розрізняються по швидкості, стадією, що 

визначає швидкість є більше швидка реакція. 
3. Послідовні 

1 2

k

k k

A B D


     якщо k2 > k1 , то k =k1 

Загальна константа швидкості визначається швидкістю самої повільної (лімітуючої) 
стадії. 


