
БАГАТОВАРІАНТНІ РОЗРАХУНКОВО − ГРАФІЧНІ ЗАВДАННЯ З 
КІНЕТИКИ ХІМІЧНИХ РЕАКЦІЙ 

 
Метою індивідуального завдання є отримання навичок проведення 

розрахунків кінетичних характеристик на прикладі простої гомогенної хімічної 
реакції. 

Виконання завдання передбачає знання основних положень і законів 
хімічної кінетики, зокрема таких, як: середня і миттєва швидкість; константа 
швидкості; порядок і молекулярної реакції; температурний коефіцієнт 
швидкості; енергія активації; ентропія і ентальпія активації. При цьому 
передбачається використання диференціальних і інтегральних рівнянь 
формальної кінетики, співвідношення Вант-Гоффа і основних положень теорії 
активних зіткнень Арреніуса і теорії абсолютних швидкостей реакцій, які 
базується на моделі перехідного стану. 

 
При виконанні завдання студенту необхідно визначити: 
1) порядок реакції (за допомогою аналітичних і графічних методів); 
2) чисельне значення і розмірність константи швидкості при двох заданих 

температурах Т1 і Т2; 
3) початкову швидкість реакції і швидкість в зазначений момент часу (для 

обох температур); 
4) кількість (в мольних відсотках) вихідної речовини, яке відреагувало на 

момент часу (для обох температур); 
5) час, за яке прореагує половина початкової кількості реагенту (для обох 

температур); 
6) експериментальну енергію активації реакції і предекспоненціальний 

множник в рівнянні для константи швидкості в моделі активних зіткнень 
Арреніуса; 

7) температурний коефіцієнт швидкості реакції за приблизним рівнянням 
Вант-Гоффа і точному рівняння Арреніуса для двох температур Т1 і Т2; 

8) ентальпію і ентропію активації реакції в моделі активованого комплексу. 
 
Виконання кожного пункту індивідуальної завдання завершується 

аналізом отриманих величин. Успішному виконанню індивідуальної завдання 
допоможе розгляд представлених нижче необхідних теоретичних відомостей і 
прикладів проведення типових розрахунків. 

 



Теоретичні відомості та приклади розрахунків. 
1.Кінетичні характеристики при постійній температурі. 
 
Для простої гомогенної реакції: 1 1 2 2 3 3A A A      

згідно основному постулату хімічної кінетики (Гульдберг і Вааге) 

31 2
1 2 3

nn ndcw kc c c
d

       


    (1) 

де – 1 2 3,  ,  A A A реагуючи речовини; 1 2 3,  ,      – стехіометричні коефіцієнти; 
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 – швидкість хімічної реакції; k − константа швидкості, тобто швидкість 

реакції при одиничних концентраціях реагентів; 1 2 3,  ,  c c c – концентрація 
реагентів; 

Показник ступеня при концентрації в кінетичному рівнянні (1) називається 
порядком реакції з даного реагенту, тобто – порядок реакції по першому, 
другому, третьому реагенту, відповідно. Він відображає характер участі 
реагентів в хімічній реакції. 

Загальний порядок дорівнює сумі порядків реакції по всьому реагентів 

1 2 3n n n n      ,     (2) 
Порядок хімічної реакції є однією з найважливіших її характеристик, він 

може виражатися як цілим, так і дробовим числом і мати значення від 0 до 3, 
дробовий порядок можуть мати складні хімічні реакції, які протікають через ряд 
проміжних стадій; в реакції нульового порядку швидкість реакції залишається 
постійною в часі. 

Порядок реакції по кожному з реагентів в переважній більшості випадків 
(крім простих реакцій, які протікають в одну стадію) не збігається з 
молекулярністю реакції (числом молекул, що беруть участь в реакції) відповідно 
до стехіометричного рівняння тому, що останнє описує процес в цілому, тобто 
його матеріальний баланс, але не відображає дійсний механізм реакції. 

 
Таким чином, визначення порядку реакції сприяє з’ясуванню її механізму. 
 
Порядок реакції можна знайти за допомогою декількох методів: 
1) підстановкою експериментальних значень концентрацій реагентів в 

кінетичне рівняння (метод підстановки); 
2) за часом напівперетворення; 



3) методом побудови графічних (лінійних) залежностей концентрації 
реагентів від часу протікання реакції; 

4) визначенням швидкостей реакції при різних початкових концентраціях 
реагентів (метод Вант-Гоффа). 

5) методом ізоляції (метод Оствальда); 
 
Розберемо все вищезазначене на прикладі. 
Приклад 1. 
Визначити порядок і константу швидкості реакції гідролізу 17% − го 

розчину сахарози в 0,1 водному розчині хлоргідрогенної кислоти при t = 35° С, 
якщо відомі наступні дані про хід реакції, які наведені в таблиці. 

Таблиця 1 
Поточна концентрація сахарози 
 

Час, хв. 9,82 59,60 93,18 142,90 294,80 589,40 
Поточна концентрація 
сахарози, % 

96,5 80,3 71,0 59,1 32,8 11,1 

 
Аналітичний метод. 
Підставляємо експериментальні дані в інтегральні рівняння (3-5) для 

константи швидкості різних (цілочисельних) порядків і порівнюємо між собою 
значення констант, які отримані для кожного кінетичного рівняння. Для реакції 
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Тут ,  ,  I II IIIk k k  – константи швидкості реакцій відповідного порядку; 0,  с с  

– концентрація речовини, яка реагує в моменти часу  і 0 = 0. 
Розрахунок за кожним з наведених рівнянь дає наступний набір значень 

констант швидкості: 
Ik  = (3,63; 3,68; 3,67; 3,68; 3,78; 3,73)∙10–3 хв–1; 
IIk  = (3,69; 4,12; 4,38; 4,84; 6,95; 13,50)∙10–5 хв–1 (%)–1; 
IIIk  = (3,76; 4,62; 5,02; 5,65; 14,0; 56,8)∙10–7 хв–1 (%)–2. 



За розрахованими даними видно, що значення константи швидкості для 
реакції ІІ-го та ІІІ-го порядків систематично змінюються в міру перебігу реакції, 
тоді як розраховані за рівнянням І-го порядку значення коливаються навколо 
деякої середньої величини. Тобто експериментальні дані підкоряються рівнянню 
(3). З цього випливає, що реакція є реакцією І-го порядку. 

 
Приклад 2. 
За ходом реакції (CH3)2CO = C2H4 + H2 + CO 

в умовах V = const, T = 298 K загальний тиск змінюється наступним чином: 
Таблиця 2 

, хв 0 6,5 13,0 19,9 
Рзаг, Па 41589 54386 65050 74914 

 
Визначити порядок реакції.  
Для вирішення задачі використовуємо графічний метод підстановки. 

Зауважимо, що кінетичні рівняння виведені для одної з реагуючих речовин. Тому 
іноді (як в даному випадку) експериментальні дані необхідно (користуючись 
хімічними і фізичними законами) перерахувати таким чином, щоб їх можна було 
використовувати для визначення порядку реакції. В нашому випадку ми повинні 
перейти від загального тиску в системі до парціального тиску однієї з реагуючих 
речовин, частіше – вихідної речовини, оскільки при τ = 0 загальний тиск і є 
парціальним тиском вихідної речовини. 

Припустимо, що в момент  = 0 парціальний тиск учасників реакції 
становить відповідно: ацетону 

3 2(CH ) CO 0P P , етилену
2 4C H 0P  , водню 

2H 0P  , 

оксиду вуглецю CO 0P  . Тоді в будь−який момент часу парціальний тиск 
компонентів становитиме: 

2 2 2C H H COP P P x   , а 
3 2(CH ) CO 0P P x  , загальний тиск 

дорівнює сумі парціальних тисків, тобто 0 03 2загP P x x P x     , а 0 .
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З урахуванням отриманого рівняння, маємо нову таблицю даних: 
 
 



 
Таблиця 3 
С  16,79 14,21 12,06 10,07 

lnC  2,82 2,65 2,49 2,31 
1

C  5,954 10–∙2 7,037 10–2 8,294 10–∙2 9,934 10–2 

2
1

C  3,545 10–∙3 4,952 10–3 6,878 10–∙3 9,869 10–∙3 

На підставі цих даних будуємо графіки в координатах, які відповідають 
реакціям І, ІІ, ІІІ порядків.  

 
Рис. Залежність ln k від часу, τ 

 
Рис. Залежність 1/с від часу, τ 

 
Рис. Залежність1/с2 від часу 



З огляду на значення коефіцієнта кореляції, найкраще підпорядкування 
експериментальних даних спостерігається для координат, які відповідають 
реакції І-го порядку. 

У процесі визначення порядку реакції в більшості методів одночасно 
отримують і константу швидкості реакції. В аналітичних методах це середнє 
значення констант, отриманих в тому кінетичному рівнянні, якому 
підпорядковуються експериментальні дані. Так, для реакції, яка розглядалася в 
прикладі 1 константа швидкості I

cеpk = 3,70·10–3 хв–1 

У графічному методі підстановки константу швидкості отримують через 
тангенс кута нахилу прямої: 

 tgIk    – для реакції першого порядку; 

tgIIk   – для реакції другого порядку; 

tg
2

IIIk 
 – для реакції третього порядку. 

Так, для реакції, яка розглядалася в прикладі 2 константа швидкості 

1  (  0,0257) 0,0257k     с–1 

Коли визначені порядок і константа швидкості реакції, це означає, що 
встановлені диференціальне й інтегральне кінетичні рівняння реакції, тобто 
рівняння, за допомогою яких можна проводити розрахунки швидкості реакції і 
поточної концентрації речовини в будь-який момент часу. 

 
Вплив температури на швидкість і константу швидкості реакції 
Температура є одним з основних чинників, які впливають на швидкість 

(константу швидкості) реакцій. Якщо в температурному інтервалі, який 
розглядається, механізм реакції не змінюється, швидкість реакції завжди 
збільшується зі зростанням температури. Згідно емпіричному правилу Вант-
Гоффа, застосовне для невисоких температур, при зростанні температури на 
кожні десять градусів, швидкість реакції підвищується в два - чотири рази, тобто: 

10 10  2 4T T

T T

w k
w k
      ,    (6) 

де γ − температурний коефіцієнт швидкості реакції, який показує збільшення 
швидкості реакції при підвищенні температури на десять градусів. 

Для довільного температурного інтервалу середній температурний 
коефіцієнт швидкості можна обчислити за формулою: 
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    (7) 



Приклад 3 
Визначити середній коефіцієнт швидкості реакції автоокислення 

гидроксиламина, для якої при зростанні температури від 0 ° С до 25 ° С константа 
швидкості змінюється від 0,237 10∙– 4 с–1 до 2,64 10– 4 с–1 і встановити, чи 
підпорядковується ця реакція правилом Вант Гоффа. 

Розв’язання. 
На підставі рівняння (9) маємо 

10
252,64 2,62.

0,237
 

   
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Значення γ належить інтервалу 24, що свідчить підпорядкування реакції 
правилом Вант-Гоффа. 

Більш точні дані про вплив температури на швидкість реакції дають теорії 
хімічної кінетики. 

Відповідно до моделі активних зіткнень Арреніуса до хімічних 
перетворень призводять тільки зіткнення активних молекул, тобто молекул, які 
мають необхідний надлишок енергії. 

Мінімально надлишкова (порівняно до середньої) енергія, яка достатня, 
щоб здійснився хімічний акт, має назву енергії активації. Вона характеризує 
ступінь впливу температури на константу швидкості. 

Зв’язок енергії активації з константою швидкості дає рівняння Арреніуса: 
/E RTk Be  ,      (8) 

де Е – енергія активації, Дж / моль; R–універсальна газова стала, Дж / моль К; T– 
температура, К; B– передекспоненційний множник;  k – константа швидкості при 
температурі Т. 

Маючи значення двох констант швидкості при двох температурах, можна 
визначити величину енергії активації: 
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де 
1Tk  і 

2Tk  – константи швидкості при температурах Т1 і Т2, відповідно. 

Якщо відома величина енергії активації і значення константи швидкості 
при будь-якій температурі, можна визначити предекспонентний множник: 

/E RTB k e  .      (10) 
У моделі Арреніуса передекспоненційний множник має сенс загальної 

кількості зіткнень в одиниці об’єму в одиницю часу. 
В теорії абсолютних швидкостей реакції елементарний акт хімічної 

взаємодії розглядають як одночасне поступове руйнування старих зв’язків і 



виникнення нових. Ця ситуація реалізується в стані нестійкої (з підвищеною 
енергією) квазімолекул, яку називають активованим комплексом. Теорія дає в 
цьому випадку для константи швидкості рівняння 

# #S H
R RTRTk e e

Nh
 

  ,     (11) 

де k – константа швидкості; R –універсальна газова константа; h – константа 
Планка; N – константа Авогадро; ΔS– ентропія активації (зміна ентропії при 
утворенні активованого комплексу з реагуючих молекул); ΔH – ентальпія 
активації (зміна ентальпіі при утворенні активованого комплексу з реагуючих 
молекул). 

Ентальпія активації пов’язана з експериментальним значенням енергії 
активації співвідношенням 

#
AH E RT         (12) 

Приклад 4. 
На підставі експериментальних даних (приклад 3) розрахувати енергію 

активації, предекспоненціальний множник, ентропію і ентальпію утворення 
активованого комплексу в стандартних умовах. 

Визначаємо енергію активації реакції. 

Підставами в рівняння Арреніуса (9) експериментальні дані. 
4

4

8,31 273 298 2,64 10ln 65,18 
298 273 0,237 10

E




  
 

 
кДж/моль 

З рівняння (10) визначаємо предекспоненціальний множник. 
65180

4 78,31 2982,64 10 7,1 10B e      

Ентальпію активації знаходимо за рівнянням (12) 
#
298 65180 8,31 298 62,7H     кДж/моль 

Перетворивши рівняння (11), знаходимо ентропію активації: 
#

# ln kNh HS R
RT RT

 
   

 
 

4 23 34
#
298

2,64 10 6,02 10 6,63 10 627008,31 ln
8,31 298 8,31 298

S
      

   
  

 

#
298S = 102,8 Дж/моль·К 

 
 



БАГАТОВАРІАНТНІ РГЗ З КІНЕТИКИ 
 

ВАРІАНТ 1. 

Реакція взаємодії триетиламіну з бромистим етилом (взятих у 
стехіометричному співвідношенні), що перебігає в бензолі, 

 (C2H5)3N + C2H5Br → (C2H5)4Br 
контролювалася хроматографічним методом за концентрацією бромистого 
етилу. Дані вимірювань за температур Т1 = 283 К і Т2 = 298 К наведено в таблиці 1. 

Таблиця 1 
 , хв 0 0,75 1,00 2,50 5,00 10,00 30,00 Доп. умови 

Т1 с, 
моль/л 

3,00 2,44 2,31 1,71 1,20 0,75 0,30 1 = 37 хв 

Т2 3,00 0,89 0,71 0,33 0,18 0,09 0,03 2 = 15 хв 

 

ВАРІАНТ 2. 

При вивченні кінетики реакції димеризації бутадієну у газовій фазі 
контроль за ходом реакції здійснювався за величиною загального тиску в 
системі. Результати досліджень при температурах Т1 = 620 К та Т2 = 650 К 
наведено у таблиці 2. 

Таблиця 2 

 , с 0 30 60 150 300 600 1200 Доп. умови 

Т1 Р·10−5, 

Па 

5,440 5,140 4,893 4,390 3,920 3,490 3,170 1 = 1000 с 

Т2 3,280 2,540 2,260 1,961 1,818 1,734 1,688 2 = 500 с 

 

ВАРІАНТ 3. 

Перебіг реакції розкладання бромистого етилу, що проходить за рівнянням 
C2H5Br → C2H4 + HBr 

контролювався хроматографічним методом за величиною загального тиску в 
системі. Результати вимірювань при температурах Т1 = 650 К та Т2 = 700 К 
наведено у таблиці 3. 

 

 



Таблиця 3 

 , с 0 100 200 300 400 500 600 Дод. умови 

Т1 Р·10−5, 

Па 

2,026 3,030 3,535 3,792 3,920 3,986 4,0195 1 = 800 с 

Т2 2,026 3,370 3,821 3,974 4,026 4,043 4,049 2 = 340 с 

 

ВАРІАНТ 4. 

Реакція розкладання оцтового альдегіду у газовій фазі контролювалася 
хроматографічним методом за вихідною речовиною. Результати спостережень за 
температур Т1 = 650 К і Т2 = 700 К наведено в таблиці 4. 

Таблиця 4 

 , с 0 40 80 160 222 303 400 Доп. умови 

Т1 
с, моль/л 

2,50 1,95 1,59 1,17 0,97 0,80 0,65 1 = 320 с 

Т2 2,50 1,13 0,72 0,43 0,33 0,25 0,20 2 = 160 с 

 

 

ВАРІАНТ 5 

Реакція омилення нітроетану протікає згідно рівняння: 
CH3CH2NO2 + OH– → H2O + CH3CHNO2

– 
Було виготовлено водний розчин, що включає 4,5·10−3 М нітроетану та 

5,0 10−3 М NaOH. Контроль за протіканням реакції здійснювався за кількістю 
лугу в реакційної суміші. Дані спостережень за температур Т1 = 273 К і 
Т2 = 298 К наведено в таблиці 5 (концентрації вихідних речовин не однакові!). 

Таблиця 5 

 , хв 0 1 5 10 20 25 30 Доп. умови 

Т1 с·103, 

моль/л 

5,0 4,26 2,69 1,86 1,18 1,01 0,90 1 = 30 хв 

Т2 5,0 3,67 1,81 1,15 0,73 0,65 0,60 2 = 15 хв 

 

 

 

 



 

ВАРІАНТ 6. 

Реакція розкладання оцтово-етилового ефіру в газовій фазі 

3 2 5 3 2 4CH COOC H CH COOH C H   
контролювалась за загальним тиском в паровій суміші. Результати досліджень 
при температурах Т1 = 620 К и Т2 = 650 К наведено в таблиці 35. 

Таблиця 6. 

 , хв 0 5 10 30 60 150 300 Доп. умови 

Т1 Р·10−5, 

Па 

1,030 1,043 1,055 1,102 1,169 1,343 1,561 1 = 500 хв 

Т2 1,080 1,156 1,226 1,462 1,709 2,039 2,147 2 = 200 хв 

 
ВАРІАНТ 7. 
Реакція розкладання N2O5 в газовій фазі проходить за рівнянням 
N2O5 → N2O4 + 1/2O2 

Контроль за перебігом реакції здійснювався за загальним тиском у системі. 
Результати вимірювань при температурах Т1 = 310 К та Т2 = 350 К наведено у 
таблиці 7. 

Таблиця 7 
 , с 0 20 60 100 200 300 400 Доп. умови 

Т1 Р·10−5, 

Па 

1,013 1,092 1,215 1,303 1,427 1,480 1,503 1 = 600 с 

Т2 2,026 2,245 2,551 2,738 2,950 3,012 3,028 2 = 180 с 

 

ВАРІАНТ 8. 

Реакція ізомеризації циклопропану в пропілен, що протікає у газовій фазі, 
контролювалася за кількістю пропілену. Початкова концентрація циклопропану і 
кількість пропілену, що утворився при Т1 = 700 К і Т2 = 750 К наведено в таблиці 8. 

Таблиця 8 
 , хв 0 20 40 60 90 120 200 Доп. умови 

Т1 с, 

моль/л 

2,400 0,0075 0,0147 0,0222 0,0333 0,0442 0,0734 1 = 260 хв 

Т2 2,400 0,1535 0,2972 0,4316 0,6175 0,7856 1,1607 2 = 70 хв 

 



ВАРІАНТ 9. 

Реакція гідрування етилену C2H4 + H2→ C2H6 
Контролювалась хроматографічно за етиленом. Результати аналізу при Т1 = 800 К 
та Т2 = 850 К наведено у таблиці 9. 

Таблиця 9 
 , с 0 110 190 320 410 480 600 Доп. умови 

Т1 с·105, 

моль/см3 

2,50 1,99 1,74 1,43 1,28 1,18 1,05 1 = 230 с 

Т2 2,00 1,12 0,86 0,61 0,51 0,46 0,38 2 = 700 с 

 

ВАРІАНТ 10. 

Реакція утворення йодистого водню із стехіометричних кількостей водню 
та йоду в газовій фазі    2 + I2→ 2HI   
контролювалася за кількістю йоду. Результати спостережень при Т1 = 700 К та 
Т2 = 740 К наведено у таблиці 10. 

Таблиця 10 
 , с 0 60 120 200 400 600 800 Доп. умови 

Т1 с·105, 

моль/см3 

2,80 2,32 1,99 1,67 1,19 0,93 0,75 1 = 530 с 

Т2 2,00 1,33 0,995 0,746 0,458 0,331 0,259 2 = 700 с 

 

ВАРІАНТ 11. 

Реакція взаємодії йодистого водню з йодистим метилом у паровій фазі 

3 4 2HI CH I CH I    

контролювалася за кількістю йодистого водню. Результати спостережень при 

Т1 = 700 К та Т2 = 750 К наведено у таблиці 11. 

Таблиця 11 

 , с 0 50 100 140 200 400 600 Доп. умови 

Т1 с·105, 

моль/см3 

2,40 2,18 1,99 1,86 1,70 1,32 1,07 1 = 740 с 

Т2 1,40 1,07 0,859 0,745 0,620 0,398 0,293 2 = 250 с 



 
ВАРІАНТ 12. 

Реакція розкладання йодистого водню у газовій фазі 
2HI → H2 + I2 

контролювалася за кількістю вихідної речовини. Результати спостережень при 
Т1 = 800 К та Т2 = 860 К наведено у таблиці 12. 

Таблиця 2 
 , с 0 100 200 300 400 600 800 Доп. умови 

Т1 с·105, 

моль/см3 

5,00 3,77 3,03 2,53 2,17 1,70 1,39 1 = 670 с 

Т2 5,50 1,58 0,924 0,652 0,503 0,347 0,265 2 = 450 с 

 

ВАРІАНТ 13. 

Реакція розкладання діоксиду азоту у газовій фазі протікає за рівнянням 
2NO2 → 2NO + O2 

Контроль за перебігом реакції здійснювався за загальним тиском у системі. 
Результати спостережень при Т1 = 450 К та Т2 = 500 К наведено у таблиці 13. 

Таблиця 13 
 , с 0 30 60 100 200 400 600 Доп. умови 

Т1 Р·10−5, 

Па 

1,013 1,019 1,024 1,032 1,050 1,081 1,109 1 = 360 с 

Т2 2,026 2,306 2,464 2,593 2,753 2,873 2,920 2 = 180 с 

 

ВАРІАНТ 14. 

Реакція взаємодії стехіометричних кількостей 2-бутилену з бромистим 
воднем, що проходить у газовій фазі за рівнянням 

3 3 3 2 3CH CH CH CH HBr CH CH CHBr CH         

контролювалася за кількістю бромистого водню. Результати спостережень при 
температурах Т1 = 550 К та Т2 = 600 К наведено у таблиці 14. 

Таблиця 14 
 , с 0 40 100 150 300 600 1200 Доп. умови 



Т1 с∙105, 
моль/см3 

2,40 2,34 2,26 2,19 2,01 1,73 1,36 1 = 1400с 

Т2 2,00 1,86 1,67 1,54 1,26 0,92 0,594 2 = 800 с 

 

ВАРІАНТ 15. 

Реакція омилення ацетооцтового ефіру 

3 2 5 3 2 5CH COOC H OH CH COO C H OH     
контролювалася кондуктометрично за кислотою, що утворюється. Початкова 
концентрація ефіру і кількість кислоти, що утворилася при температурах 
Т1 = 670К і Т2 = 710 K наведено в таблиці 15. 

Таблиця 15 

 , с 0 30 60 120 200 400 600 Доп. умови 

Т1 с∙104. 
моль/см3 

2,80 0,21 0,38 0,67 0,96 1,44 1,72 1 = 900 с 

Т2 2,80 0,32 0,57 0,95 1,29 1,77 2,02 2 = 460 с 

 

ВАРІАНТ 16. 

Реакція розкладання трихлоретану, що проходить в газовій фазі за 
рівнянням 

3 3 2 2CCl CH CCl CH HCl    
контролювалася за загальним тиском у системі. Результати вимірювань при 
температурах Т1 = 650 К та Т2 = 700 К наведено у таблиці 16. 

Таблиця 16 

 , с 0 300 500 600 700 800 1000 Доп. умови 

Т1 Р·10−5, 

Па 

0,695 0,747 0,779 0,794 0,808 0,824 0,847 1 = 1000 с 

Т2 0,8175 1,533 1,572 1,581 1,589 1,595 1,602 2 = 800 с 

 

ВАРІАНТ 17. 

Реакція взаємодії етилату натрію з йодистим етилом, взятих у 
стехіометричному співвідношенні, проходить в етанолі за рівнянням 

2 5 2 5 2 5 2 5CH H ONa CH H I CH H OCH H NaI    



Контроль за ходом реакції проводили за кількістю йодистого етилу. 
Результати вимірювань при температурах Т1 = 303 К и Т2 = 323 К наведено в 
таблиці 17. 

 

Таблиця 17 

 , с 0 50 100 250 500 1000 2000 Доп. умови 

Т1 с∙103, 

моль/см3 

3,50 3,36 3,23 2,90 2,48 1,91 1,31 1 = 1600 с 

Т2 2,50 2,15 1,88 1,37 0,943 0,582 0,329 2 = 900 с 

 

ВАРІАНТ 18. 

Реакція розкладання оцтового альдегіду у паровій фазі 

3 4CH COH CH CO   
контролювалася за кількістю альдегіду у паровій суміші. Результати 
спостережень при температурах Т1 = 700 К та Т2 = 750 К наведено у таблиці 18. 

Таблиця 18 

 , с 0 20 60 90 125 160 200 Доп. умови 

Т1 с, 

моль/л 

1,800 1,161 0,680 0,519 0,405 0,333 0,277 1 = 100 с 

Т2 2,500 0,431 0,162 0,111 0,080 0,063 0,051 2 = 150 с 

 

ВАРІАНТ 19. 

Розкладання бромистого етилу в газовій фазі проходить відповідно до 
рівняння реакції 

2 5 2 4C H Br C H HBr   
Контроль за ходом реакції здійснювався за загальним тиском системи. 

Результати спостережень при температурах Т1 = 620 К та Т2 = 680 К наведено у 
таблиці 19. 

Таблиця 19 
 , хв 0 60 120 180 360 1200 1800 Доп. умови 

Т1 Р·10−5, 

Па 

1,5000 1,5007 1,5013 1,5020 1 ,5040 1,5127 1,5190 1 = 1000 хв 

Т2 1,5000 1,5300 1,5600 1,5900 1,6700 1,9800 2,1650 2 = 800 хв 

 



ВАРІАНТ 20. 

Реакція взаємодії бромистого метилу з йодидом натрію у водні середовищі 

3 3CH Br NaI CH I NaBr    
контролювалася хроматографічно за кількістю бромистого метилу. Результати 
вимірювань при температурах Т1 = 280 К та Т2 = 300 К наведено у таблиці 20. 

Таблиця 20 

 , с 0 100 300 500 700 900 1200 Доп. умови 

Т1 с∙103, 

моль/см3 

4,00 3,38 2,58 2,09 1,75 1,51 1,25 1 = 1300 с 

Т2 4,00 2,76 1,71 1,23 0,97 0,79 0,628 2 = 180 с 

 

ВАРІАНТ 21. 

Реакція розкладання хлористого сульфуриду 

2 2 2 2SO Cl SO Cl   
контролювалася за загальним тиском у газовій суміші. Результати вимірювань 
при температурах Т1 = 540 К та Т2 = 600 К наведено у таблиці 21. 

Таблиця 21 
 , хв 0 30 60 120 250 500 1000 Доп. умови 

Т1 Р·10−7, 

Па 

1,124 1,128 1,132 1,140 1,157 1,188 1,247 1 = 1000 хв 

Т2 1,240 1,330 1,390 1,490 1,700 1,980 2,280 2 = 800 хв 

 

ВАРІАНТ 22. 

Реакція розкладання фосгену 

2 2 2 2CO Cl CO Cl   
контролювалася за загальним тиском у газовій суміші. Результати вимірювань 
при температурах Т1 = 600 К и Т2 = 650 К наведено в таблиці 22. 

Таблиця 22 
 , хв 0 10 20 40 100 200 500 Доп. умови 

Т1 Р·10−6, 

Па 

3,989 3,994 3,999 4,010 4,042 4,095 4,248 1 = 700 хв 

Т2 4,321 4,489 4,645 4,948 5,720 6,665 8,032 2 = 240 хв 



 

ВАРІАНТ 23. 

Реакція димеризації бутадієну у газовій фазі контролювалася за кількістю 
бутадієну. Результати вимірювань при температурах Т1 = 600 К та Т2 = 660 К 
наведено у таблиці 23. 

Таблиця 23 

 , хв 0 5 10 20 40 60 150 Доп. умови 

Т1 с, 

моль/м3 

18,00 16,35 14,95 12,84 10,02 8,14 4,45 1 = 120 хв 

Т2 18,00 10,35 7,26 4,55 2,60 1,82 0,78 2 = 55 хв 

 

ВАРІАНТ 24.  

Реакція розкладання 2 5 2 4 2
1N O N O O2   

у паровій фазі контролювалася за концентрацією N2O4. Початкова концентрація 
N2O5 і кількість N2O4 при Т1 = 300 К і Т2 = 350 К наведено в таблиці 24. 

Таблиця 24 

 , с 0 10 20 50 100 200 300 Доп. умови 

Т1 с, 

моль/м3 

24,0 0,51 1,01 2,45 4,65 8,45 11,39 1 = 400 с 

Т2 18,0 3,39 6,10 11,65 15,75 17,72 17,96 2 = 180 с 

 

ВАРІАНТ 25. 

Реакція розкладання оцтово-етилового ефіру у газовій фазі 

3 2 5 3 2 4CH COOC H CH COOH C H   
контролювалася за загальним тиском у паровій суміші. Результати вимірювань 
при температурах Т1 = 620 К та Т2 = 650 К наведено у таблиці 25. 

Таблиця 25 
 , с 0 5 10 30 60 150 300 Доп. умови 

Т1 Р·10−5, 

Па 

1,100 1,120 1,140 1,220 1,320 1,570 1,830 1 = 400 с 

Т2 1,100 1,162 1,220 1,423 1,651 2,007 2,166 2 = 180 с 

 



ВАРІАНТ 26. 

Реакція розкладання йодистого водню в газовій фазі 
2HI → H2 + I2 

контролювалася за кількістю вихідної речовини. Результати спостережень при 
Т1 = 800 К и Т2 = 860 К наведено в таблиці 26. 

Таблиця 26 
 , с 0 100 200 300 400 600 800 Доп. умови 

Т1 с·105, 

моль/см3 

5,00 3,77 3,03 2,53 2,17 1,70 1,39 1 = 670 с 

Т2 5,50 1,58 0,924 0,652 0,503 0,347 0,265 2 = 450 с 

 

ВАРІАНТ 27. 

Реакція взаємодії йодистого водню з йодистим метилом у паровій фазі

3 4 2HI CH I CH I    
контролювалася за кількістю йодистого водню. Результати спостережень при 
Т1 = 700 К и Т2 = 750 К наведено в таблиці 27. 

Таблиця 27 

 , с 0 50 100 140 200 400 600 Доп. умови 

Т1 с·105, 

моль/см3 

2,40 2,18 1,99 1,86 1,70 1,32 1,07 1 = 740 с 

Т2 1,40 1,07 0,859 0,745 0,620 0,398 0,293 2 = 250 с 

 

ВАРІАНТ 28. 

Реакція розкладання діоксиду азоту в газовій фазі проходить за рівнянням 
2NO2 → 2NO + O2 

Контроль за перебігом реакції здійснювався за загальним тиском у системі. 
Результати спостережень за температур Т1 = 450 К і Т2 = 500 К наведено в таблиці 28. 

Таблиця 28 
 , с 0 30 60 100 200 400 600 Доп. умови 

Т1 Р·10−5, 

Па 

1,013 1,019 1,024 1,032 1,050 1,081 1,109 1 = 360 с 

Т2 2,026 2,306 2,464 2,593 2,753 2,873 2,920 2 = 180 с 



 

ВАРІАНТ 29. 

Реакція взаємодії стехіометричних кількостей 2-бутилену з бромистим 
воднем, що протікає у газовій фазі за рівнянням

3 3 3 2 3CH CH CH CH HBr CH CH CHBr CH         
контролювалася за кількістю бромистого водню. Результати спостережень за 
температур Т1 = 550 К і Т2 = 600 К наведено в таблиці 29. 

Таблиця 29 
 , с 0 40 100 150 300 600 1200 Доп. умови 

Т1 с∙105, 
моль/см3 

2,40 2,34 2,26 2,19 2,01 1,73 1,36 1 = 1400с 

Т2 2,00 1,86 1,67 1,54 1,26 0,92 0,594 2 = 800 с 

 

ВАРІАНТ 30. 

Реакція омилення ацетооцтового ефіру

3 2 5 3 2 5CH COOC H OH CH COO C H OH     

контролювалась кондуктометрично за кислотою, що утворюється. Початкова 
концентрація ефіру і кількість кислоти, що утворилася при температурах 

Т1 = 670 К і Т2 = 710 K наведено в таблиці 30. 

Таблиця 30 
 , с 0 30 60 120 200 400 600 Доп. умови 

Т1 с∙104. 
моль/см3 

2,80 0,21 0,38 0,67 0,96 1,44 1,72 1 = 900 с 

Т2 2,80 0,32 0,57 0,95 1,29 1,77 2,02 2 = 460 с 

 

ВАРІАНТ 31. 

Реакція розкладання оцтового альдегіду у газовій фазі контролювалася 
хроматографічно за вихідною речовиною. Результати спостережень за 
температур Т1 = 650 К і Т2 = 700 К наведено в таблиці 31. 

Таблиця 31 

 , с 0 40 80 160 222 303 400 Доп. умови  



Т1 с, 
моль/л 

2,50 1,95 1,59 1,17 0,97 0,80 0,65 1 = 320 с 

Т2 2,50 1,13 0,72 0,43 0,33 0,25 0,20 2 = 160 с 

 

ВАРІАНТ 32. 

Реакція розкладання 2 5 2 4 2
1N O N O O2   

в паровій фазі контролювалась за концентрацією N2O4. Початкова концентрація 
N2O5, і кількість N2O4 при температурах Т1 = 300 К и Т2 = 350 К наведено в 
таблиці 32. 

Таблиця 32 

 , с 0 10 20 50 100 200 300 Доп. умови 

Т1 с, 

моль/м3 

24,0 0,51 1,01 2,45 4,65 8,45 11,39 1 = 400 с 

Т2 18,0 3,39 6,10 11,65 15,75 17,72 17,96 2 = 180 с 

 

ВАРІАНТ 33. 

Реакція розкладання ацетоетилового ефіру у газовій фазі протікає за 
рівнянням: CH3COOC2H5 → CH3COOH + C2H4. 

Контроль за перебігом реакції здійснювався за оцтовою кислотою. 
Початкова концентрація ефіру і кількість кислоти, що утворюється при 
температурах Т1 = 670 К і Т2 = 710 К наведено в таблиці 33. 

Таблиця 33. 

 , с 0 300 500 700 800 900 1000 Доп. умови 

Т1 с, 
моль/л 

2,500 0,180 0,290 0,390 0,440 0,490 0,530 1 = 1200 с 

Т2 2,500 0,547 0,864 1,095 1,208 1,294 1,386 2 = 600 с 

 

ВАРІАНТ 34. 

Реакція розкладання N2O5 в газовій фазі проходить за рівнянням 
N2O5 → N2O4 + 1/2O2 

Контроль за перебігом реакції здійснювався за загальним тиском. Результати 
вимірювань при температурах Т1 = 310К и Т2 = 350К наведено в таблиці 34. 

Таблиця 34 



 , с 0 20 60 100 200 300 400 Доп. умови 

Т1 Р·10−5, 

Па 

1,013 1,092 1,215 1,303 1,427 1,480 1,503 1 = 600 с 

Т2 2,026 2,245 2,551 2,738 2,950 3,012 3,028 2 = 180 с 

 

ВАРІАНТ 35. 
Реакція розкладання ацетоетилового ефіру у газовій фазі проходить за 

рівнянням  CH3COOC2H5 → CH3COOH + C2H4. 

Контроль за перебігом реакції здійснювався за оцтовою кислотою. 
Початкова концентрація етеру і кількість кислоти, що утворюється при 
температурах Т1 = 670 К і Т2 = 710 К наведено в таблиці 6. 

Таблиця 35 

 , с 0 300 500 700 800 900 1000 Доп. умови 

Т1 с, 
моль/л 

2,500 0,180 0,290 0,390 0,440 0,490 0,530 1 = 1200 с 

Т2 2,500 0,547 0,864 1,095 1,208 1,294 1,386 2 = 600 с 
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