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Основные понятия и определения 
 

Химическая кинетика. Химическая кинетика – раздел 
физической химии, изучающий скорости и механизмы химических 
превращений.  

 
 
Скорость химической реакции. Скорость химической 

реакции есть отношение изменения химической переменной Δχ к 
промежутку времени Δτ, за который оно состоялось, и к объему 
реагирующей системы V (для гомогенной системы) или площади 
поверхности раздела фаз A (для гетерогенной системы): 

 

τ
χ
∆⋅

∆
=

V
v    или   

τ
χ
∆⋅

∆
=

A
v . 

 

В дифференциальной форме 
 

τ
χ
dV

dv
⋅

=    или   
τ

χ
dA

dv
⋅

= . 
 

 
Замечание 1. Определение скорости химической реакции 

через изменение химической переменной исключает зависимость 
этой величины от выбора участника реакции.  

 
 
Замечание 2. В химической литературе распространено 

определение скорости реакции как отношение изменения молярной 
концентрации одного из участников реакции ΔC к 
продолжительности промежутка времени Δτ, за которое это 
изменение произошло (знак плюс ставится при изменении 
концентрации продукта реакции, минус – при изменении 
концентрации исходного вещества):  

 

ττ ∆⋅
∆

±=
∆
∆

±=
V

nCv .  
 

Такое определение не позволяет однозначно ввести понятие 
скорости химической реакции. Так, исходя из коэффициентов в 
химическом уравнении  
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N2 + 3H2 → 2NH3, 
 

заключаем, что скорость расходования водорода в 3 раза 
превышает скорость расходования азота, и скорость образования 
аммиака в 2 раза больше скорости расходования азота. 
Следовательно, в силу различия стехиометрических 
коэффициентов в химическом уравнении значение скорости 
реакции будет зависеть от того, концентрация какого вещества 
используется для определения.  

Сказанное означает, что определение скорости химической 
реакции через изменение химической переменной является более 
общим и строгим, поскольку оно не связано с выбором участника 
реакции. Такое определение учитывает стехиометрический 
коэффициент ν при любом из участников реакции и содержит 
отношение изменения концентрации участника реакции к 
промежутку времени (для гомогенной химической реакции): 

 

τντντ
χ

∆⋅
∆

±=
∆⋅⋅

∆
±=

∆⋅
∆

=
C

V
n

V
v . 

 

 
Замечание 3. Определение скорости реакции как отношение 

изменения молярной концентрации участника реакции ΔC к 
продолжительности промежутка времени Δτ не распространяется 
на гетерогенные химические реакции, поскольку не включает 
величину площади поверхности раздела фаз.  

 
 
Замечание 4. Размерности скорости химической реакции 

соответствуют их определениям и вытекают из размерностей 
входящих в эти определения величин: 

 

сл
мольv

⋅
=][  (для гомогенной химической реакции), 

 

см
мольv

⋅
= 2][  (для гетерогенной химической реакции). 
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Механизм реакции. Механизм реакции представляет собой 
совокупность стадий, посредством которых исходные вещества 
превращаются в продукты реакции. В механизме реакции 
представлены также все промежуточные частицы.  

 
Пример 1. Термическая диссоциация йода на атомы 

протекает в одну стадию: 
 

I2 →2I. 
 

Пример 2. Образование хлороводорода из простых веществ 
включает несколько стадий: 

 

Cl2 → 2Cl (инициирование цепи, на свету или при нагревании) 
 

Cl + H2 → HCl + H  
H + Cl2 → HCl + Cl и т. д.  (стадии роста цепи) 
 

H + Cl + M → HCl + M* (стадия обрыва цепи, частица M уносит 
энергию связи) 

 

Химические процессы, механизм которых предполагает 
чередование нескольких одинаковых стадий, называются цепными 
реакциями.  

 
 
Простые и сложные реакции. К простым относятся 

реакции, протекающие в одну стадию. Их стехиометрическое 
уравнение отражает весь механизм.  

Сложные реакции сводятся к последовательному или 
параллельному протеканию нескольких различных стадий. 
Суммарное уравнение представляет собой линейную комбинацию 
этих стадий.  
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Важнейшие закономерности  

 
Зависимость скорости реакции от концентрации 

реагентов. Скорость гомогенной химической реакции 
пропорциональна концентрациям реагирующих веществ, взятым в 
некоторых степенях (Н.Н.Бекетов, 1865, Россия, C.M.Guldberg, 
P.Waage, 1864 – 1867, Норвегия). Эта зависимость носит название 
закона действующих масс. 

Для реакции  
 

aA + bB → …  
 

скорость процесса  
 

n
b

m
A CCkv ⋅⋅= .  

 

Здесь k – константа скорости химической реакции, CA и CB – 
концентрации исходных веществ, m и n – некоторые постоянные, 
называемые порядками реакции по веществам A и B 
соответственно. Сумма m + n называется общим порядком реакции. 
Зависимость скорости реакции от концентрации веществ 
называется кинетическим уравнением.   

Если реакция является простой, то порядки реакции равны 
стехиометрическим коэффициентам, т. е. m = a и n = b. Порядок 
сложной реакции может быть выражен не только натуральным 
числом, но и быть дробным, нулевым и отрицательным. 
Кинетические уравнения сложных реакций могут включать 
концентрации катализатора, растворителя и продукта реакции.   

 
Константа скорости химической реакции k определяется 

природой участников реакции и температурой. Для простой 
реакции и для элементарных стадий сложной реакции константа 
скорости не зависит от концентрации участников реакции.  

Размерность константы скорости химической реакции 
согласуется с порядком реакции. Для реакции первого порядка  

 

с
k 1][ 1 = , 

 

для реакций второго порядка  
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смоль
лk

⋅
=][ 2   и т. д. 

 

 
Элементарная стадия реакции характеризуется 

молекулярностью – числом частиц, участвующих в одном 
элементарном акте взаимодействия (J.H.Van’t Hoff, Голландия, 
1884). Молекулярность реакции выражается натуральным числом 
от 1 до 3. Среди известных реакций преобладают 
мономолекулярные и бимолекулярные. Тримолекулярные реакции 
редки. Более высокая молекулярность не наблюдается, поскольку 
вероятность одновременного столкновения четырех и более частиц 
практически равна нулю.    

 
Зависимость концентрации участника реакции от времени 

называется уравнением кинетической кривой, а график этой 
зависимости – кинетической кривой. Для реакции первого порядка 
A → B кинетические кривые показаны на рисунке 1.  

 

 
 
Рис. 1. Кинетические кривые реакции первого порядка. 
 
Уравнения кинетических кривых получают интегрированием 

кинетического уравнения. Получим уравнение кинетической 
кривой вещества A, превращающегося по реакции первого порядка 
A → B. Кинетическое уравнение для этого примера имеет вид: 
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A
AA Ck

d
dC

dV
dn

dV
dv ⋅=−=

⋅
−=

⋅
=

τττ
χ . 

 

Проведем в этом уравнении разделение переменных 
 

τdk
C
dC

A

A ⋅−=  
 

и проинтегрируем его при следующих начальных условиях: 
CA = CA

0 при τ = 0. Получим: 
 

∫∫ ⋅−= τdk
C
dC

A

A , 
 

∫∫ −=
τ

τ
00

dk
C
dCA

A

C

C
A

A , 

 

)0(lnln 0 −−=− τkCC AA , 
 

τk
C
C

A

A −=0ln , 

 

)exp(0 τkCC AA −⋅= . 
 

На приведенном выше рисунке приведен этот график для 
вещества A.  

 
Зависимость скорости реакции от температуры. 

Повышение температуры реагирующей системы приводит к 
увеличению скорости реакции. Температурная зависимость 
скорости реакции отражается двумя уравнениями.  

 
1. Уравнение Вант-Гоффа (J.H.Van’t Hoff, Голландия, 1884):  
 

K
TT

TvTv 10
0

0

)()(
−

⋅= γ  или 
 

C
tt
o

tvtv 10
0

0

)()(

−

⋅= γ . 
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Здесь v(T) и v(t) – скорости химической реакции при 
произвольной температуре, v(T0) и v(t0) – скорости этой реакции 
при заданной температуре, T и t – температуры по шкале Кельвина 
и Цельсия соответственно, γ – температурный коэффициент 
скорости реакции (безразмерное число).  

Уравнение Вант-Гоффа носит эмпирический характер, 
поскольку оно получено обобщением экспериментальных данных и 
не основывается на теоретических представлениях. Оно 
справедливо в узком интервале температур (включающем 20 °С).  

Температурный коэффициент скорости реакции, входящий в 
это уравнение, не имеет определенного физического смысла и 
истолковывается на основе уравнения Вант-Гоффа. Температурный 
коэффициент скорости реакции показывает, во сколько раз 
возрастает скорость реакции при повышении температуры на 
каждые 10 К или 10 °С. Для большинства химических реакций при 
температуре 20 °С значения γ находятся в интервале 2 < γ < 4.  

 
2. Уравнение Аррениуса (S.Arrhenius, Швеция, 1889): 
 







−⋅⋅=

RT
EPZTk Aexp)( . 

 

Температурная зависимость константы скорости химической 
реакции k(T) определяется тремя множителями (факторами). 

Во-первых, частотным множителем Z. Он учитывает 
вероятность столкновения частиц в пространстве и связан с 
эффективным сечением молекулы и массами сталкивающихся 
частиц. Частотный множитель мало зависит от температуры.  

Во-вторых, пространственным (стерическим) множителем P. 
Этот множитель учитывает долю взаимных ориентаций 
сталкивающихся частиц, благоприятных для химической реакции. 
Он обычно принимает значения в интервале 10−5 < P < 1. В 
реакциях между атомами и небольшими молекулами значение 
пространственного множителя близко к единице, так как атака 
атома с любой стороны может закончиться химической реакцией. 
Для реакций с участием сложных молекул, например, белков, 
значение P много меньше единицы, поскольку химическим 
взаимодействием может закончиться только попадание второй 
частицы в активный центр большой молекулы. Стерический фактор 
практически не зависит от температуры.  
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Произведение A = Z · P частотного и стерического факторов 
называется предэкспоненциальным множителем. В большинстве 
практических расчетов его температурной зависимостью 
пренебрегают.  

Третий множитель представляет собой экспоненту, 
отражающую решающий вклад в температурную зависимость 
константы скорости реакции. Этот множитель равен доле частиц, 
обладающих избыточной энергией EA по сравнению со средней 
энергией молекул. Эта избыточная энергия дает возможность 
преодолеть силы взаимного отталкивания сближающихся частиц, 
что является необходимым условием из взаимодействия. Величина 
EA называется энергией активации. В показателе экспоненты R – 
универсальная газовая постоянная, T – абсолютная температура.   

Физический смысл энергии активации иллюстрирует 
энергетическая диаграмма реакции (рис. 2). Она показывает 
изменение энергии частиц в ходе элементарного акта 
взаимодействия.  

 

 
 

Рис. 2. Энергетическая диаграмма реакции 
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По мере сближения частиц реагентов энергия системы 

увеличивается, что связано с отталкиванием электронных оболочек. 
Максимум на кривой (наибольшая энергия системы) соответствует 
переходному состоянию, характеризуемому взаимным 
проникновением электронных оболочек. Разность энергии частиц в 
переходном состоянии и энергией исходных частиц представляет 
собой энергию активации прямой реакции.  

Переходное состояние (активированный комплекс) с равной 
вероятностью может превратиться в исходные частицы или 
продукты реакции. Удаление частиц продуктов реакции 
сопровождается уменьшением энергии и стабилизацией системы в 
конечном состоянии. Разность энергии исходного и конечного 
состояний представляет собой энергетический эффект реакции ΔrH.  

Элементарный акт химической реакции рассматривается как 
обратимый процесс. Продукты реакции могут преодолевать 
энергию отталкивания частиц и достигать переходного состояния и 
иметь возможность превратиться в исходные вещества. Разность 
энергии конечного и переходного состояний представляет собой 
энергию активации обратной реакции.  
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Катализ 
 
Понятие катализа. Катализом называется явление 

увеличения скорости реакции в присутствии других веществ 
(J.J.Berzellius, Швеция, 1835).  

 
Гомогенный и гетерогенный катализ. В том случае, если 

реагенты и катализатор находятся в одной фазе, имеет место 
гомогенный катализ.  

Если катализатор представляет собой самостоятельную фазу, 
то катализ является гетерогенным. В большинстве гетерогенно-
каталитических реакций принимают участие газообразные, жидкие 
или растворенные реагенты и твердые катализаторы.  

 
Механизм катализа. Появление в реагирующей системе 

катализатора сохраняет прежнюю возможность протекания 
некаталитической реакции, но кроме того создает дополнительную 
возможность протекания процесса по альтернативному механизму, 
который был невозможен при отсутствии катализатора.   

В дополнение к одной медленной стадии некаталитической 
реакции  
 

                                                 A + B → AB                                         (1) 
 

появляется процесс, включающий несколько стадий, обладающих 
меньшими активационными барьерами и, как следствие, большей 
скоростью взаимодействия: 
 

                                                 A + K → AK,                                        (2) 
                                            AK + B →AB + K.                                    (3) 
 

Все эти три процесса отражены на энергетической 
диаграмме реакции (рис. 3). 

 
Таким образом, катализатор принимает непосредственное 

участие на одной из стадий механизма превращения и 
освобождается на другой стадии. Поэтому в ходе реакции 
катализатор не расходуется и в уравнение химической реакции не 
входит.  
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Рис. 3. Энергетические диаграммы гомогенной 

некаталитической (1) и каталитической (2, 3) реакций.  
 
 
Для гетерогенно-каталитической реакции имеет место 

снижение активационного барьера за счет сорбции реагента на 
поверхности катализатора (рис. 4).  

 

 
 
Рис. 4. Энергетическая диаграмма гетерогенно-

каталитической реакции: 1 – без катализатора, 2 – с катализатором.  
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Каталитические яды и промоторы. Активность 
катализатора зависит от присутствия в реакционной системе 
третьих веществ, не являющихся участниками заданной реакции. 
Вещества, снижающие активность катализатора, называются 
каталитическими ядами. Каталитическими ядами могут оказаться 
примеси в реагентах, что требует предварительной очистки 
исходных веществ. Особенно заметно каталитические яды 
сказываются на активности твердых катализаторов. 

Вещества, усиливающие каталитическую активность, но 
сами не являющиеся катализаторами, называют промоторами.  

 
 
Роль катализа в технике. В химическом производстве 

катализ позволяет значительно ускорить химико-технологические 
процессы и повысить выпуск продукции.  

Большинство промышленных реакций являются 
гетерогенно-каталитическими. Активность и стойкость к 
каталитическим ядам определяют пригодность катализатора для 
решения производственных задач. Способы приготовления и 
обработки катализаторов высокого качества, обладающих 
соответствующей рыночной стоимостью, относятся к 
технологическим секретам ведущих фирм-производителей.  

 
Ингибирование. Ингибированием называется процесс 

уменьшения скорости реакции в присутствии других веществ. По 
своему содержанию ингибирование противоположно катализу.  

Ингибирование гетерогенной реакции происходит благодаря 
подавлению (блокированию) активных центров поверхности 
твердого тела.  

Ингибирование гомогенного химического процесса 
возможно, если он протекает в несколько стадий. Ингибитор 
должен обладать способностью прочно связывать активные 
промежуточные частицы и выводить их из химического 
взаимодействия.   
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