
1 
 

Химична кинетика 
 

При разглеждането на кой и да е химичен процес възникват два въпроса:  
 Химичният процес протича ли спонтанно при дадените условия?  
 С каква скорост протича процесът и какъв е неговия механизъм? 

 Отговор на първия въпрос дава химичната термодинамика. Това тя постига, 
използвайки само термодинамичните параметри и функции на реагентите и продуктите 
на процеса, без да изучава етапите на прехода от реагиращите вещества до продуктите. 
Химичната термодинамика не се занимава с механизма на химичните процеси, нито със 
скоростта, с която те достигат до равновесие. Този й недостатък се дължи на 
особеностите на термодинамичния подход. Той разглежда всяка система като една 
непрекъсната среда, без да се интересува от строежа на веществата в нея и без да 
отчита фактора “време”. Термодинамиката обаче,  само въз основа на изменението на 
енергия на системата при химичното превръщане, успява да покаже дали химичната 
система при определена температура, налягане и концентрация на веществата може 
самоволно да се превърне в система с друг състав. 

Химичната кинетика дава отговор на втория въпрос. Тя изучава скоростта на 
химичните процеси и факторите, които влияят върху нея. В нея са обособени два 
раздела:  

 формална кинетика, която количествено описва скоростта на химичната 
реакция в зависимост от концентрацията на реагиращите вещества при постоянна 
температура; 

 теория на химичната кинетика, която включва  метода на активните удари и 
метода на преходното състояние и обяснява влиянието на температурата върху 
скоростта на химичната реакция.  

Формалната кинетика разделя химичните реакции на две групи: реакции протичащи 
по проста схема и реакции, протичащи по сложен механизъм. Много от реакциите в  
хомогенна, газова или в разредена течна фаза протичат по прост механизъм. За тях са в 
сила предлаганите по долу зависимости. 

1. Скорост на химична реакция 
Скоростта на една химична реакция V (при постоянна температура) се 

дефинира като изменение на концентрацията на някое от участващите в процеса 
вещества (изходно вещество или продукт) за единица време, отнесено към съответния 
му стехиометричен коефициент . При крайни изменения на концентрацията на това 
вещество Δc = c2 – c1  за интервал от време Δt = t2 – t1,  средната скорост на процеса се 
дава с израза: 
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На безкрайно малък интервал от време ще съответства безкрайно малко 
изменение на концентрацията. В този случай се дефинира т.нар. моментна или 
диференциална  скорост.
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В уравн. 2 е дадено и измерението на скоростта на химичната реакция. 
За реакцията, представена в общ вид  
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където:  
 процеса на продуктите и реагентите са  A и A ji ; 

 j iji A иA на икоефициент  ичнитестехиометр са   и   , 

скоростта може да се представи чрез промяна на концентрацията, както на изходните 
вещества (Аi) 
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 така и на продуктите (Аi
I= Аj) . 
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Уравн.  (2I)  и (2II) представят диференциалната скорост на горната реакция от общ вид  
чрез няколко израза, еквивалентни помежду си. Скоростта е винаги положителна 
величина. Ако тя се представя чрез концентрацията на някой от реагентите, пред израза 
за скоростта се поставя отрицателен знак (уравн. 2, 2I), защото с времето 
концентрацията на изходните вещества намалява. Знакът (+) в уравн. 2, 2II се отнася за 
случая, когато скоростта е представена чрез промяна на концентрацията на някой от 
продуктите  концентрацията на които с времето нараства.  

Броят на реагиралите молове в единица обем, разделен на съответния 
стехиометричен коефициент, се нарича степен на извършване на химичната реакция  
(уравн. 3).  

const
dc

обем

dn1 AA 





    (3) 

Тъй като моловете вещество в единица обем е концентрацията (
обем

n
c  ), то 

физическият смисъл на   е изменение на концентрацията на реагиращите вещества 
или на продуктите в даден момент, отнесено за 1 мол вещество. За всеки процес в даден 
момент степента на извършване на химичната реакция е постоянна величина. Това 
позволява скоростта на химичния процес да се дефинира и чрез степента на 
извършване на реакцията (уравн. 4).  

dt

d
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Експериментално, скоростта на химичната реакция може да се определи чрез 
директно измерване на концентрацията (или на някое физично свойство, свързано с 
нея) през определени интервали от време. Скоростта на химичната реакция се влияе от 
различни фактори: природа и концентрация на реагиращите вещества; температура; 
присъствие на катализатори; степен на дисперсност и действие на различни силови 
полета.  

2. Влияние на концентрацията на реагиращите вещества върху 
скоростта на процеса . Правило на Гулдберг  Вааге. 

 Връзката между скоростта на химичната реакция и концентрациите на реагиращите 
вещества се дава от емпиричното правило на Гулдберг  Вааге, представено чрез уравн. 

5 и 5 I. 
i
i

2
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1 AAA1 c......c.ckV   (чрез реагентите)   (5) 
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 (чрез продуктите)  (5I) 

Според това правило скоростта на химичната реакция е пропорционална на 
произведението от концентрациите на участващите в процеса вещества (реагенти или 
продукти), повдигнати на степени, съответстващи на стехиометричните коефициенти, с 
които те участват в процеса. 

1k  и 1k  в уравн. 5 и 5I са скоростната константа на правата и обратна реакция. 
Физическият смисъл на скоростната константа е скоростта на химичната реакция 
при концентрации на реагиращите вещества, равни на 1 mol.dm 3. 

         kV 1
1 2 i

3
A A A           при c c ... c  1 mol.dm      

          kV 1 ' ' j1 2

3
AA A

       при c c ... c  1 mol.dm      

Тъй като скоростната константа зависи от редица фактори (температура, 
катализатори и др.), тя е константа само когато всички тези фактори се поддържат 
постоянни по време на химичното взаимодействие. Измерението (дименсията) на 
скоростната константа е различно в зависимост от порядъка на реакцията и се определя 
от съответната диференциална форма на кинетичното уравнение. 

Определянето на порядъка на химичните реакции се извършва експериментално по 
различни методи. 

Задача 1. Запишете скоростта на химичните процеси по всички възможни начини 

Химична реакция Диф. скорост 
чрез реагентите 

Диф. скорост  
чрез продуктите 

Скорост по 
Гулдберг -Вааге

HBr2BrH 22            

OH2NNONH 22k24
1-

     

22 NOO2/1NO      

2
k

3 J3B2BJ2 1   
   

 

3. Порядък на химична реакция 
 В действителност скоростта на много малък брой химични реакции (прости) се 

описва от правилото на Гулдберг  Вааге. Често скоростта, пресметната по уравн. 5 и 5I 
се различава от действителната. В тези случаи зависимостта на скоростта от 
концентрацията се дава от уравн. 6 и 6I, в които ai  и ai

I
 са числа, различни от 

стехиометричните коефициенти на реакцията. Техните стойности се определят по 
опитен път за всяка конкретна реакция. Уравн. 6 и 6 I се наричат кинетични уравнения 
на химичната реакция. Сумата от степенните показатели, на които са повдигнати 
концентрациите в опитно установеното кинетично уравнение, се нарича порядък на 
химичната реакция P  (уравн.7 и 7I).  
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Следователно порядъкът е формална величина, свързани с експериментални данни, 
които са зависими от механизма на процеса. Следва, че връзката му с механизма не е 
директна, поради което той не предсказва непосредствено механизма на процеса. 
Порядъкът  на химичната реакция може да бъде цяло (0, 1, 2, 3 ) или дробно число. 

 Ако стехиометричното уравнение отразява начина на протичане на химичния 
процес, то тогава порядъкът е равен на сумата от стехиометричните коефициенти, на 
които са повдигнати концентрациите в уравнението за скоростта, представена чрез 
правилото на Гулдберг  Вааге  (уравн.8 и 8I). 

                                 i21 ...P                         (8)             j
'
2

'
1 ...P       (8 I)  

3.1. Примери за реакции с различен порядък 
 В Таблица 1 са систематизирани химични процеси, протичащи по проста схема. 

Скоростта им е изразена по ГулдбергВааге и порядъкът им е определен по уравн. 8-8 I
. 

В последните два реда от таблицата са показани два „близначни”, по стехиометрично 
уравнение, процеса. Уравнението за получаването на НBr обаче не представя 
механизма на процеса, ето защо скоростта му се представя от опитното кинетично 
уравнение. 
Таблица 1. Скорост и порядък на някои химични реакции, протичащи по проста схема 
 

Химична реакция Скорост Порядък 

OHCOCOOHH 2
k1            (1.1) HCOOH1ckV   1P   

)ързб(2NOO2NO 2
k

2
1 (1.2) 2O

2
NO1 cckV   312P   

CCOCO2 2
k1                      (1.3) 

2
1

CO
ckV   2P   

2
k

2 NOO2/1NO 1               (1.4) 
2/1

NO1
2O

cckV   2/32/11P 

3
k

2 O2O3 1                             (1.5) 
3

1
2O

ckV   3P   

HI2IH 1k
22                         (1.6) 22 IH1 cckV   211P   

HBr2BrH 1k
22                    (1.7)

2

2Br2

Br

HBr

2/1
H1

c

c
'k1

cck
V


  

опитно кинетично уравнение 

P 1 1/ 2 3/ 2    
дробен порядък 

Задача 2. Дадените в таблицата химични процеси протичат по представените 
уравнения. Запишете скоростта им и от кинетичните уравнения определете порядъка.  

Химична реакция Скорост Порядък 

OHZnO)OH(Zn 22
1k

        
  

2
k

2 2NOO2NO 1  
  

2
k

2 COClClCO 1    

1k
3 2 4 23HClO 2ClO HClO H O     

22
k

22 OOH2OH2 1   
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4. Молекулност на химична реакция.  
Несъвпадението между опитното кинетично уравнение и представеното по 

правилото на ГулдбергВааге се обяснява с факта, че в някои случаи стехиометричните 
уравнения дават само материалния баланс и не представят механизма, по който 
процесите протичат. Много от процесите, дори и прости на вид, протичат като 
последователност от елементарни етапи, всеки от които се осъществява с определена 
своя скорост. Елементарният стадий е всяка стъпка от пътя, по който протича 
химичното взаимодействие. Той изразява един краен резултат, който показва колко 
частици (молекули, атоми, йони или радикали) участват във взаимодействието на този 
етап. Съвкупността от елементарните стадии се нарича механизъм на химичната 
реакция. 

Скоростта на химичната реакция, осъществяваща се по сложен механизъм, се 
определя от скоростта на най-бавния елементарен стадий, наречен скорост-определящ.  

Молекулността на химичната реакция е число, равно на броя на частиците 
(атоми, молекули или йони), участващи в скорост-определящия стадий. Следва, че 
молекулността е свързана с механизма на процеса и директно представя 
елементарният акт на взаимодействието.  

Молекулността за реакцията, представена в общ вид  
'
1

'
12211 AAA  ,      

протичаща по представения механизъм: 

31i AA   бърз        
'
1

'
1223 AAA   бавен        

 се определя по уравн. 9             
 21m  ,  ако  12  ,     то .211m                    (9) 

  Най-често химичните реакции биват моно и бимолекулни. Например, ако 
елементарният акт, определящ скоростта, се свежда до разпадане на една молекула, то 
реакцията е мономолекулна. Ако в удара участват две молекули - реакцията е 
бимолекулна, ако участват три молекули – тримолекулна и т.н.  Трябва веднага да се 
отбележи, че при тримолекулните реакции би трябвало в дадена точка от реакционното 
пространство да се срещнат едновременно три точно определени молекули, за да бъде 
ударът  ефективен. Вероятността за сбъдване на такова събитие е много малка, поради 
което тримолекулните реакции са изключителна рядкост. Такива се осъществяват само, 
ако  реакцията е между три еднакви частици. Вероятността за осъществяване на 
ефективен удар между три различни частици клони към нула. Това обяснява и факта, 
защо не са познати реакции с молекулност по-висока от 3. 

4.1. Молекулност и порядък  
От горните разглеждания следва, че порядъкът за реакции, протичащи по проста 

схема се определя от химичното уравнение, защото фактически то представя механизма 
на процеса. При реакции, протичащи по сложна схема, порядъкът формално се 
определя от коефициенти, получени от експериментални данни, които фактически са 
предопределени от механизма на процеса. За разлика от порядъка молекулността е 
директно свързана с механизма на процеса. Особеностите на тези понятия определят 
връзката между тях. 

А) Порядъкът и молекулността съвпадат за реакциите, които се осъществяват чрез 
един единствен стадий. Такъв е химичният процес, представен с уравн. 10.  

22
k

2 ClSOClSO 1  :    1P   (първи порядък);    1m   (мономолекулна)  (10) 
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Б) Порядъкът и молекулността могат и да не съвпадат. Такъв е случаят, представен 
чрез уравн. 11. Ако допуснем, че химичното уравнение представя механизма на 
процеса, то порядъкът и молекулността трябва да са равни на 3.  

2
k

2 NOONO2        (11) 
За да протече този процес по представеното стехиометрично уравнение, трябва да се 
реализира троен удар между 2 молекули NO и една молекула O2.  
 

 
.  
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Схема 1. Видове тройни и двойни удари, осъществяващи се в газовата смес при 
окисление на NO . 
Поради хаотичното топлинно движение на газовите молекули в реакционната смес 
между тях се осъществяват и други удари (двойни или тройни удари), които обаче не 
водят до химичното взаимодействие. Всеки един от тези удари се осъществява с 
вероятност, която е част от общата тотална вероятност, равна на 1. Ако броят на 
неефективните удари е голям, то вероятността за удара, водещ до химичното 
взаимодействие, ще е малка и дори може да клони към нула, защото 

)w...www(1w 72321  . Поради това, взаимодействието по представеното 

стехиометрично уравнение не се реализира. Според механизма на процеса той протича 
на два етапа, всеки един от които е бимолекулен. 
Механизъм 

 
                                           2m  ,             бимолекулна        (11I) 

 
скоростопределящ,     211m  ,  бимолекулна       (11II). 
  

Следва, че реакцията е бимолекулна. 
Друг конкретен пример за несъвпадение между молекулност и порядък на 

реакцията е  хидролизата на захарозата до глюкоза и фруктоза.  

61266126
k

2112212 OHCOHCOHOHC 1   

   захароза                    глюкоза           фруктоза 
Според  скоростното уравнение на процеса той трябва да от втори порядък 

OH.зах1 2
cckV         (12) 

и според броя на частиците, участващи в елементарния акт той е бимолекулен. 
Практически тази реакция протича в разредени разтвори и концентрацията на водните 
молекули фактически не се променя. Тогава OH2

c  може да се включи в стойността на 

скоростната константа и изразът за скоростта на процеса добива вида: 

.зах.захOH1 kccckV
2

  ,  където   OH1 2
ckk    (12I) 

 
 
 
 

   

w1 w2 w3 w4 
    

w5 w6 w7  

k 
222 OON   2NO2  

k1 
2NO2  22ON  

k-1 

NO2O
2O

2O
NO

2O

2O

2O2O

NO

NONO

NO 
2O

NONO 2ONO
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Следователно тази химична реакция е бимолекулна, но по отношение на опитното си 
кинетично уравнение е от първи порядък.  

4.2. Примери за механизмите на някои химични реакции 

1. Разлагането на N2O5 се представя чрез химичното уравнение 

24252 1/2OONON   ,      

но протича по следния механизъм:   
 )бавен(OONON 23252  ;            m = 1 

 )бърз(NONOON 232  ; 

 )бърз(3NOONNO 252  . 

2. Производственият метод за получаването на азотна киселина чрез окисление на 
амоняк се представя с уравнението: 

OH5NOH2NOH2OHO74NH 232223     

 Механизмът на процеса се дава с уравненията: 
 )бърз( OH6NO4O54NH 223   

 )ързб(2NOO2NO 2
k

2
1  

 
 )авенб(HNONOHOH 2NO 3222                 m = 3 

3. Независимо че получаването на HBr става по реакция, близначна на тази за 
получаването на HI: 

HBr2BrH 22        
тя не протича по горното уравнение, а по долния сложен верижен механизъм: 

Br2Br 1k
2   

HHBrBrH 2k
2   

BrHBrBrH 3k
2   

BrHHBrH 2
k 4   

2
k

BrBrBr 5  

4. Хемилуминесценцията на белия фосфор на въздуха води до получаването на P2O4 
като основен продукт (и малки количества P2O5)  

2 2 44P 4O 2P O         

и протича по долния верижен механизъм, в който всички стадии са бимолекулни: 

4 2 2P O 2PO + P   

2 2P O 2PO   

2 2PO O PO O    

2 2 42PO P O  

22O O  

2 4 2 5O P O P O   

k -1
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Задача 3. Определете молекулността на химичните реакции, дадени в долната таблица. 

Химично уравнение Механизъм  
 

m

OH5

HNO2HNO2OH7O4NH

2

32223


  OH6NO4O54NH 223                  бърз 

2
k

2 NOO2NO 1                             бърз 

32
k

22 HNONOHOH 2NO 2    бавен  

 

2252 ONO4O2N     

  
 
 

2
k

3252 NO4ON ON 1                 бавен 

232
k

52 OONON 2                        бърз 

 

OH2(COONa)NaOH2)COOH( 22
k

2   OHHNa(COO)NaOH)COOH( 22
бърз ,k

2
1  

OH(COONa)NaOHHNa)COO( 22
бавен ,k

2
2  

 

 
5. Влияние на температурата върху скоростта на химичния процес 

Температурата е един от факторите, влияещи върху скоростта на химичните 
реакции. Експериментално е установено, че повишението на температурата води до 
повишаване на скоростта на едностадийните химични реакции, протичащи в хомогенна 
среда. Това е дало основание чрез повишение на температурата да се повишава и 
скоростта на химичните процеси. Това е приложимо за случаите, когато това 
повишение  не води до качествени промени в химичните вещества. Влиянието на 
температурата  върху скоростта на химичната реакция се проявява като влияние 
върху скоростната константа.  

5.1. Правило на ван’т Хоф 

Първото правило за влиянието на температурата върху скоростта на химичната 
реакция е изказано от ван’т Хоф. То гласи:  повишението на температурата с 10° C 
води до промяна на скоростта на химичната реакция от 2 до 4 пъти. Количествено 
правилото може да се представи  с уравн. 13. 

пъти 42
k

k
j

Ct

C10Ct  



     (13),  

където: 

Ct
k   е скоростната константа на реакцията при температура tC 

 
C10Ct

k  
 е скоростната константа на реакцията при температура с 10C повече 

от  tC. 
Правилото на ван’т Хоф е доста грубо емпирично правило, изказано на базата на 
експериментални данни, но то се използва и до днес в практиката.  

5.2. Уравнение на  Арениус 

По-точна, но  също емпирична, е  зависимостта между скоростната константа и 
температурата,  предложена от  Арениус. 

RT

E

T

B a

AeAek


      (14), 
където:  
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А е константа, наричана предекспоненциален или честотен фактор; 

R

E
B a е константа, съдържаща газовата  константа R, абсолютната температура 

T  (в K) и активиращата енергия Еа (за 1 мол).  
Активиращата енергия е минималното количество енергия нужна, за 

осъществяване на активен удар и образуване на активeн комплекс. В повечето случаи 
това е допълнително количество кинетична енергия, внесена отвън, нужна за 
разкъсване на старите връзки и създаване на новите в процеса на химичното 
взаимодействие. Активиращата енергия не зависи от температурата, а само от 
природата и енергията на връзките. 
В газова фаза:  Eа = Еразкъсване на стари връзки + Eсъздаване на нови връзки. 

В течна фаза:      Eа = Едесолватация + Еразкъсване на стари връзки + Eсъздаване на нови връзки 
Следователно активиращата енергия за реакция в течна фаза е по-висока от тази в 
газова, поради това, че е нужна енергия за десолватация на молекулите преди 
химичното им взаимодействие.  Дефинирането и разкриването на физическия смисъл 
на активиращата енергия се улеснява чрез използване на Фиг. 1, която представя 
реакционния път на екзотермична и ендотермична реакция.  
 
 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Фиг. 1. Схематично представяне на енергията на една химична реакция по време на 
химичното взаимодействие 

На Фиг. 1 са представени два случая с индекси 1 за екзотермична и с индекси 2 
за ендотермична реакция. Вижда се, че за да се осъществи химичното взаимодействие, 
към потенциалната енергия на реагентите трябва да  се добавя определено количество 
кинетична енергия така, че пълната енергия на взаимодействащите вещества да стане 
равна на енергията на активния комплекс. Разликата 11 реагентиком. акт. EaUE  е 

графичен израз на активиращата енергия за правата (екзотермичната) реакция, а 

22 реагентиком. акт. EaUE   – активиращата енергия за обратната (ендотермичната) 

реакция. Енергията на комплекса е висока, тъй като се определя от енергията на 
връзките в реагентите и новосъздадените връзки в продуктите. Комплексът съответства 
на едно енергетично неустойчиво състояние на системата. Стремежът на системата за 
преминаването в устойчиво състояние с ниска енергия е причината за спонтанното 
разпадане на комплекса до продуктите. Ако енергията на продуктите е по-ниска от тази 
на реагентите, то разликата между тези енергии се отделя под формата на топлина, т.е. 

1  реагентите на .енер .потU

0H1 

E ( пълна енергия) 

 екзотермичен 

1aE

1  продуктите на  енер. пот.U

Uпродукти 1 - Uреагенти 1 = -ΔH1 

 компл.  акт.E

2aE

2  продуктите  на  енер. пот.U

2  реагентите на .енер .потU
0H2 

Uпродукти 2 - Uреагенти 2 = ΔH2 

E ( пълна енергия) 

едотермичен Реакционен път
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това е топлинният ефект на химичната реакция. Вижда се, че за екзотермичния  процес 
ΔH1 е отрицателно число, а за ендотермичния  ΔH2 е положително число.  

Графичното представяне на уравнението на Арениус (уравн. 14) се улеснява при 
използване на логаритмичния му вид (уравн. 15 и15I ), според който зависимостта е 
линейна и се подчинява на уравнение на права с отрез. 

T

1

R

E
Aln

T

B
Alnkln a     (15)  

                                    
T

1

R3.2

E
Algklg a       (15I),                        

                                                  axby      (уравнение на права с отрез). 
Ако експерименталните данни за скоростната константа при различни температури се 
представят в координати, изисквани от уравн. 15, то се установява, че те лягат на права 
линия. Експериментално получената права дава възможност за практическо определяне  
както на  активиращата енергия от наклона на правата, така и на константата А от 
отреза ln A (виж Фиг.2). Това е най-прецизният  експериментален метод за определяне 
на  Еа. 
 

 
Фиг. 2. Зависимост на скоростната константа от температурата в координати на 
уравнението на Арениус. 

Теорията на активните удари, създадена от Арениус, поправя уравн. 14 и то добива 
вида:  

RT

Ea

e.A.PK


       (16) 

 
където, P се нарича стеричен фактор. Той отчита факта,  че не всеки активен удар води 
до химично взаимодействие. Химично взаимодействие се осъществява, ако ударът е  
активен и в същото време ефективен – удар, осъществен между активни молекули, 
пространствено ориентирани по най-подходящия за химичното взаимодействие 
начин, т.е. удрящи се с функционалните групи, отговорни за реализиране на 
химичната реакция. Броят на ефективните удари е по-малък от броя на активните. 
Според опитни данни стойността на P  варира от 1 до 10-9. 

Теорията на активния комплекс разкрива физическия смисъл на честотния фактор 
А. Тя показва, че константата А от уравнението на Арениус е свързана със скоростната 
константа на разпадане на активния комплекс, която зависи от честота на трептене на 
връзките в него. С нарастване на температурата нараства честотата на трептене на 
връзките в комплекса, т.е нараства скоростта му на разпад, т.е. нараства скоростта на 
химичния процес. 

1/T0 

lnA 

ln k  

R

E
tg a  
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6. Влияние на катализаторите върху скоростта на химичния процес 
 Катализаторите са вещества, които променят скоростта на химичния процес, 
като в края му остават химически непроменени. Явлението се нарича катализ. 

Положителен катализ е този, при който в присъствие на катализатор скоростта 
на реакцията се увеличава. При отрицателния катализ катализаторът намалява 
скоростта на реакцията. Различаваме хомогенен и хетерогенен катализ. 

В края на сумарната реакция катализаторът остава химически и количествено 
непроменен, в резултат на което той не може да промени равновесното състояние на 
една система. Общото във всички случаи на катализ е, че могат да се катализират само 
неравновесни системи. Катализаторът, изменяйки механизма на процеса, изменя 
активиращата енергия, а оттам и скоростта на съответния процес. При по-новите 
изследвания, предимно в биохимията е доказано, че повечето процеси протичат в 
присъствието на катализатор, който притежава специфично действие и определя 
химическата природа на крайните продукти. 

За да се улесни изучаването на кинетиката на химичните реакции, те се разделят 
(класифицират) на групи въз основа на признаците: порядък; механизъм на протичане 
и вид на система, в която протичат. Според порядъка химичните реакции се 
класифицират на реакции от 0, 1, 2, 3 и дробен порядък; според механизма  на 
реакции, протичащи по обратима, паралелна и последователна схема; според 
системата  на реакции в хомогенна или в хетерогенна система. Разделението на 
реакциите в последната група е условно, защото много реакции в хомогенна система са 
фактически реакции в хетерогенна система, ако за ускоряването им са използвани 
катализатори в твърдо състояние.  

Предмет на настоящото изложение са реакции, протичащи по проста схема и 
класифицирани по порядък. 

7. Химични реакции от нулев порядък 

Една химична реакция е от нулев порядък, ако при определена температура 
скоростта й не зависи от концентрацията на реагента. От нулев порядък са процесите, 
катализирани от ферменти при висока концентрация на субстрата (веществото, на което 
действа фермента). При това условие активният център на фермента е наситен със 
субстрат и скоростта на процеса спира да се променя при понататъшното му  
повишение. С други думи казано, скоростта на процеса не зависи от концентрацията на 
субстрата, т.е. този процес е от нулев порядък. Типичен пример за реакция от нулев 
порядък е разтворимостта на  лекарственено вещество, което е под формата на 
суспензия. Концентрацията му в разтвора ще зависи от разтворимостта на суспензията 
и от скоростта, с която то ще се разпада до съответния продукт. Такъв е случая с 
аспирина, чията разтворимост се представя със Схема 2. 

Схема  2 . 

)продукти  хидролизни(B)разтвора в  аспирин(А ) аспирин от  суспензия( A
kIk 

 

 В разтвор аспиринът е под формата на суспензия, (като твърди малки частици А),  
тъй като е с ниска разтворимост. Нека разтвореният аспирин означим с АI. В разтвора 
той  веднага се хидролизира до продукта В - слабите киселини салицилова и оцетна. 
Частиците на аспирина в суспензията изпълняват ролята на резервоар и ведната 
хидролизираното количество аспирин в разтвора се заменя с ново количество разтворен 
аспирин, т.е. скоростната константа на хидролиза съвпада със скоростната контанта на 
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разтворимост. Това води до постоянна концентрация на аспирина в разтвора I
Ac . Тази 

концентрация в определен разтворител при определена температура се нарича 
разтворимост на лекарственото вещество аспирин. Следователно скоростта на 
разтворимостта няма да зависи от концентрацията и ще е от нулев порядък.  

0A
AA kkc

dt

dc

dt

dc
I

I
     (17)  

Когато цялото количество аспирин в суспензията се разтвори, тогава реакцията се 
превръща в реакция от първи порядък. 

7.1. Кинетично уравнение  диференциална и интегрална форми 

От уравн. 17 следва, че за реакции от нулев порядък е в сила диференциалното 
уравнение:  

0
A k

dt

dc
       (18) 

Диференциалната форма позволява да се определи измерението на скоростната 
константа. Това се постига, ако в уравн. 18 се заместят измеренията за концентрация и 
време: 

 13
3

A
0 secdm mol]

secdm

mol
[

dt

dc
k     (19) 

Интегралната форма за реакция от нулев порядък се получава чрез интегриране на   

уравн. 18 във времевия интервал от 0  до t , на който съответстват концентрациите 0
Ac  

и Ac . Схемата за интегриране е следната: 


t

0
0

c

c
A dtkdc

A

0
A

      t
o0

c

c
tkc A

0
A

       tk)cc( 0
0
AA        tk)cc( 0A

0
A    

tkcc 0
0
AA      (20) 

      x  a    b      y        
Уравн. 20 е интегралната форма на уравн. 18 и е уравнение на права с отрез. 
Графичният вид на уравн. 20 е представен  на Фиг. 3. 
 
 
 

 

 

 

 

 

 

 

 
t 0 

0katg   

 


Ac  

Ac  
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Фиг. 3. Графичен вид на интегралната форма на кинетичното уравнение за реакции от 
нулев порядък 

8. Химични реакции от първи порядък  

8.1. Кинетично уравнение  диференциална и интегрални форми 
Една химична реакция е от първи порядък, ако при определена температура 

скоростта й зависи само от първата степен на концентрацията на реагента или 
продукта. Такива са реакциите на изомеризация и разпадане (в това число и  
радиоактивно). Химичните реакции от първи порядък протичат по долната обща 
схема: 

Схема 3. )продукт( B )реагент( A 1k  
Промяната на концентрацията на веществата в системата е показана в Таблица 2. 

Таблица 2. Състав на системата във  времето t 

Вещества Начално условие 
t = 0 

 
t ≠ 0, t > 0, 

А cA = c0
A cA = c0

A- cB 

В cB = 0 cB  

В началния момент t = 0 в системата присъства само компонентът А с концентрация 
c0

A. Със стартиране на процеса започва разпаданено му до компонента В и след някакво 
реално време t > 0 концентрацията му намалява с толкова мола, колкото мола от него 
са се превърнали във В. Скоростта на процеса може да бъде представена по два начина:  

 диференциален - чрез промяна на концентрацията на реагента (уравн.21) за 
единица време 

dt

dc
V A        (21) 

 чрез правилото на Гулдберг  Вааге, при условие, че е известна скоростната 
константа k1 (уравн. 22 ). 

A1ckV         (22)  
Уравнения 21 и 22  представят скоростта на един и същ процес, което позволява 
приравняването им. Последното води до получаване на диференциалната форма 
(уравн. 23) на кинетичното уравнение за реакции от първи порядък: 

A1
A ck

dt

dc
      (23)  

Диференциалната форма се използва за получаването на измерението на скоростната 
константа. Това се постига, ако от уравн. 23 се изрази к1 и в получения израз се 
заместят измеренията за концентрация и време: 

  ]
sec.dm/mol

dm/mol
[

dtC

dC
k

3

3

A

A
1 [sec-1]    (24) 

От уравн. 23 се получават и интегралните форми за реакции от първи порядък (уравн. 
23I и 23II ). Интегрирането на уравн. 23 се осъществява по долната схема: 

 първо - в уравн. 23 се комбинират променливите:  dtk
c

dc
1

A

A   

 второ- полученото уравнение се интегрира:  dtk
c

dc
1

A

A   
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(решение на интегралите : 1A
A

A constcln
c

dc
 ; 21 constktdtk  ; 

constconstconst 21   ) 
 и се получава  най-общото му решение:   

consttkcln 1A       (23а) 
Константата в горното уравнение се определя чрез използване на началното условие. 
От Таблица 2 се вижда, че при  t = 0  cA = c0

A .Това условие се замества в уравн. 23а. 

const0kcln 1
A

       

Следва, че                                           
A

clnconst        

Стойността на константата се внася в уравн. 23а и след показаните преобразувания се 
стига до  уравн. 23г, което е  пълното решение на уравн. 23 


A1A clntkcln       (23б), 

A A 1ln c ln c k t  o       (23в) 

A
1

A

c
ln k t

c
 

o
       (23г) 

Уравн. 23г може да бъде записано по два начина: 

tk
AA

тмуванеантилогари
1

A

A 1ecctk
c

c
ln   


  (23I) 

                                     tk
c

c
ln 1

A

A 


    )1( по се умножава
 tk

c

c
ln 1

A

A 



                    (23II) 

Според получените интегрални форми (уравн. 23I и 23II ) зависимостта на cA от времето 
може да се представи като експоненциална или линейна функция. Графичният вид на 
интегралните форми е представен съответно на Фиг. 4аб. 

 

Фиг. 4аб. Графичен вид на интегралните форми на кинетичното уравнение за реакции 
от първи порядък 

От Фиг. 4а следва, че концентрацията на реагента намалява експоненциално с времето 

от c0
A  при t = 0 до 0 при t = . Според Фиг. 4б зависимост )t(

c

c
ln

A

A


 е уравнение на 

права, минаваща през началото на координатната система, наклонът на която дава 
числената стойност на скоростната константа.  

t 0 


tg = k1 

A

A
c

c
ln



(б) 

t 0 

Ac

Ac

(а) 
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Някои бимолекулни процеси, протичащи при излишък на компонента В (Схема 4а) 
или при условие на бързата му регенерация (Схема 4б), се подчиняват на кинетичното 
уравнение от първи порядък и са наречени псевдомолекулни.  

Схема 4а. ипродукт  )реагент( B)реагент( A 1k  

                 61266126
H,k

2112212 OHCOHCOHOHC 1  


 

                   захароза                       

                OHHCCOOHCHOHHCOOCCH 523
H,k

2523
1  


 

                 етилацетат 

Схема 4б. продукт BC  )реагент( B)реагент( A 21 kk   
От горните примери следва, че хидролизата на захарозата и естери, протичаща в 
разредени разтвори, спада към този тип процеси. В тези случаи концентрацията на 
водата, която е в излишък, остава постоянна и се включва към скоростната константа 

B1ckk   (виж уравн.12)  

9. Химични реакции от втори порядък  
 Реакцията е от втори порядък, когато експерименталните данни удовлетворяват 

зависимостта 2kcv  . От втори порядък са химичните реакции, протичащи в резултат 
на бимолекулно взаимодействие. Те биват два типа: 

 първи тип – когато взаимодействието се осъществява между две еднакви 
частици;      

 втори тип – когато взаимодействието се осъществява между две различни  
частици.   

Кинетичните уравнения на тези два типа процеси са различни. Представяме ги  
подробно, тъй като броят на химичните реакции, протичащи по тези схеми, е най-
голям. 

9.1. Кинетично уравнение (диференциална и интегрални форми) за реакции от 
втори порядък – първи тип  

Те протичат по общата схема:  

Схема 5a.              C A2 1k  
Получаването на диференциалната и интегралните форми на кинетичното уравнение 
за този тип химични реакции става по начин, аналогичен на този, представен за 
реакции от първи порядък. Скоростта на процеса се представя по двата начина  
диференциален  и чрез правилото на Гулдберг  Вааге. Двете скорости се приравняват и 
се получава диференциалната форма на кинетичното уравнение за реакции от втори 
порядък: 

2
A1

A ck
dt

dc
      (25) 

От нея се получават интегралните форми, както и измерението на скоростната 
константа. 
От уравн. 25 се изразява скоростната константа и след внасяне на измеренията за 
концентрация и време се получава, че за реакции от втори порядък тя има измерение в 
[dm3 mol -1sec-1]: 

]sec .mol .dm[]
sec .)dm/mol(

dm/mol
[

dtc

dc
k 113

23

3

2
A

A
1

    (26) 
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Решението на  диференциалното уравнение за реакции от втори порядък – I тип (уравн. 
25) се осъществява по долната схема: 

 първо – в уравн. 25 се комбинират променливите:       dtk
c

dc
12

A

A  ; 

 второ – полученото уравнение се интегрира :  dtk
c

dc
12

A

A  (решение на 

интеграла 1
A2

A

A const
c

1

c

dc
 ) и се получава  най-общото му решение: 

consttk
c

1
1

A
      (25а) 

 const в горното уравнение се определя чрез използване на началното условие: 
при t = 0  cA = c0

A 

const0k
c

1
1

A




 


Ac

1
const          

 стойността на константата се внася в уравн. 25a и се стига до интегралната 
форма: 


A

1
A c

1
tk

c

1
       (26),  

която може да бъде записана по долните три начина: 
 


A

1
A c

1
tk

c

1
       (26I) 

 tk
cc

cc
1

AA

AA 





      (26I I) 





A1

A
A

tck1

c
c


      (26III) 

 
 

Фиг. 5. Графичен вид на кинетичното уравнение (26I) за реакции от втори порядък – I 
тип 

Уравн. (26I) е уравнение на права с отрез 

Ac

1
и наклон, равен на скоростната 

константа 1ktg  .  

Зависимостта на cA от времето, представена от уравн. 26 III (уравнение на хипербола) 
показва, че концентрацията на реагента при реакциите от втори порядък намалява по-
плавно в сравнение с това при реакциите от първи порядък. 

9.2. Кинетично уравнение  диференциална и интегрална форма за реакции от 
втори порядък – втори  тип 

t 

 tg = k1 

Ac

1


Ac

1

0 
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Това са реакции между две различни молекули, протичащи по долната схема:  

Схема 5б.      C  BA 1k  
Промяната на концентрацията на веществата в системата е показана в Таблица 3. 

Таблица 3. Състав на системата във времето t 

Вещества Начално условие 
t =0 

 
t ≠ 0, t > 0, 

А cA = c0
A cA = c0

A - x 

В cB = c0
B cB = c0

B - x 

С             cC = 0              cC = x 

 Процесът се реализира при удар на две различни молекули А и В. Тъй като 
двойните удари в реакционната смес са три вида – АА, ВВ, АВ, то следва, че 
вероятността за протичане на този процес е по-малка в сравнение с тази при две 
еднакви молекули, тъй като само ударът АВ е ефективен. Диференциалната форма на 
кинетичното уравнение за този тип химични реакции се получава при приравняване на 
скоростта на процеса, записана с правилото на Гулдберг  Вааге и диференциалната 
скорост, представена чрез промяна на концентрацията на продукта С.  

)xc)(xc(k
dt

dx
BA1       (27) 

 Уравн. 27 се решава на две стъпки: 
 разделяне на променливите в уравн. (27) 

      dtk
)xc)(xc(

dx
1

BA


 

    (27I); 

 интегриране на уравн. 27I   consttk
t)xc)(xc(

dx
1

BA


 

                            (27I I) 

Решението на интеграла в уравн. 27II се осъществява по процедура, описана в 
Приложение 1. Получената интегрална форма на кинетичното уравнение за реакции от 
II порядък – втори тип е: 

tk
c

c

)xc(

)xc(
ln

cc

1
1

A

B

B

A

BA






 








    (28)  

Уравн. (28) е уравнение на права, наклонът на която е равен на скоростната константа 
на процеса: 1ktg  . Графичният му вид е представен на Фиг. 6. 

 

      
Фиг. 6. Графичен вид на кинетичното уравнение за реакции от втори порядък – II тип 

 










A

B

B

A

BA c

c

)xc(

)xc(
ln

cc

1






 

t 0 

tg = k1 
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10. Химични реакции от трети порядък  
 Химични реакции, в които участват три частици (атоми, молекули или йони) са от 

трети порядък. Те биват три типа:  
 първи тип – когато взаимодействието се осъществява между три еднакви 

частици   D  A3 1k ;   
 втори тип – когато взаимодействието се осъществява между две еднакви 

частици и трета, различна от тях D  BA2 1k ;     D  B2A 1k ; 
  трети  тип – когато взаимодействието се осъществява между три различни 

частици D  CBA 1k . 
 Вероятността за осъществяване на троен удар между еднакви частици е малка (защото 
в системата освен тройни удари се осъществяват и двойни), но не е нула. За реакциите 
от втори и трети тип вероятността за ефективен троен удар е още по-малка и клони към 
нула, тъй като нараства броят на тройните и двойните удари в сместа. Тези случаи са 
без практическа приложимост и те няма да бъдат количествено анализирани.  
10.1. Кинетично уравнение (диференциална и интегрални форми) за реакции от 
трети порядък – първи тип  

Получаването на диференциалната и интегралните форми на кинетичното 
уравнение за този тип химични процеси става по начин, аналогичен на този, представен 
за реакциите от първи и втори порядък. 

Скоростта на процеса се представя по двата начина  диференциален  и чрез 
правилото на Гулдберг  Вааге. Двете скорости се приравняват и се получава 
диференциалната форма на кинетичното уравнение за реакции от трети порядък: 

3
A1

A ck
dt

dc
      (29) 

От нея се получава измерението на скоростната константа: 

]sec .mol .)dm[(]
sec .)dm/mol(

dm/mol
[

dtc

dc
k 1223

33

3

3
A

A
1

  (30) 

Решението на  диференциалното уравнение за реакции от трети порядък – I тип (уравн. 
29) се осъществява по долната схема: 

 първо – в уравн. 29 се комбинират променливите:  dtk
c

dc
13

A

A  ; 

 второ – полученото уравнение се интегрира :  dtk
c

dc
13

A

A  (решение на 

интеграла 12
A

3
A

A const
c

1

2

1

c

dc
 ) и се получава  най-общото му решение: 

consttk
c

1

2

1
12

A

      (29а) 

 const в горното уравнение се определя чрез използване на началното условие: 

при t = 0  o
AA cc  . Това условие се замества в уравн. 29а 

const0k
1

2

1
12

)c( A
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2

A )c(

1

2

1
const


        

 стойността на константата се внася в уравн. 29a и се стига до интегралната 
форма: 

2
A

12
A )c(

1

2

1
tk

c

1

1

1


       ,  

 
 
която може да бъде записана като 

2

A

12
A c

1

2

1
tk

c

1

2

1


      (31),  

От своя страна уравн. 31 може да бъде записано по два начина: 

tk

c

1

c

1

2

1
1

A
2
A

2




















     (32) 

tk

cc

cc

2

1
1

2
A

2
A

2
A

2
A 





















     (33) 

Уравн. (32)  може да се преработва до уравн. 32I  или до уравн. 32I I  като се следват 
показаните преобразувания:. 

tk2
c

1

c

1
12

A
2
A


















 

2
A

12
A c

1
tk2

c

1
  

2

2

A

A1
2
A c

1tck2

c

1



 
   до се апреобразув

1tck2

c
c

2

2

A1

A2
A









1tck2

c
c

2

A1

A
A








        (32II) 

 

1t)c(k2)
c

c
( 2

A1
2

A

A  


                                                                                                       (32I) 

Графичният  вид на уравн. 32I  и уравн. 32II  е  представен на Фиг. 7аб.  
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Фиг. 7аб. Графичен вид на интегралните форми на кинетичното уравнение за реакции 
от трети порядък – I тип 

11. Време на полуразпад за реакции от нулев, първи, втори и трети 
порядък 

 Времето, за което началната концентрация намалява наполовина, се нарича време 
на полуразпад 2/1 . 

 

 

 

 

 

 

 

 

Фиг. 8. Зависимост на времето на полуразпад от концентрацията на реагента за 
реакции от 0, I, II и III порядък. 

Ако в уравн. 20  (за нулев порядък), в уравн. 23II  (за I порядък), уравн. 26I (за II 
порядък) и в уравн. 33(за III порядък) се отчете, че при 2/1t   концентрацията Ac е 

равна на 
2

cA


, то за време на полуразпад 2/1 се получават долните изрази:  

0

A

0

A
A

2/1 k2

c

k
2

c
c 







  (нулев порядък)                                                                           (34) 

1110
A

o
A

1
2/1 k

693.0

k

2lg3.2

k

2ln

2

c

c
ln

k

1
  (първи порядък)                                              (35) 

t 

Ac

0 


Ac

(б) 

t 

 tg = 2k1(cA
0)2 

2

A

A )
c

c
(



1

0 

(а) 

1/2 


AC

1 

2  

3  

0



21 
 

                                                                                      

A
A A A A

1/ 2 2 2
A A 1 A 1 A

1 A 1

c
c 2c c c 12

c (c ) k (c ) k c
k c 2k

2 2

 
    

o
o o o o

o o o o
o

 (втори порядък)                                 (36) 

                                                          (27) 

2
A1

4
A1

A
4

A1

AA

A

A
A

1
2/1

ck2

3

)c(k2

c3

)c(k2

cc4

4

c

4

c
c

k2

1
222

4

2
2








































   (трети порядък)         (37), 

                                    
 според които презполовителното време за реакции от: 

 нулев порядък зависи линейно от концентрацията на реагента (Фиг. 8, крива 0) 
 първи порядък не зависи от концентрацията на реагента (Фиг. 8, крива 1); 
 втори порядък зависи от реципрочната стойност на концентрацията на реагента 

(Фиг. 8, крива 2); 
  трети порядък зависи от квадрата на реципрочната стойност на 

концентрацията на реагента (Фиг. 8, крива 3). 
Интегралните форми на кинетините уравнения на реакциите от нулев, първи, 

втори и трети порядък намират приложение във фармацита при определяне на срока на 
годност на лекарствените форми . Във фармацията е прието, че една лекарствена форма 
има  максимален фармакологичен ефект, ако активното вещество в нея е 90%, т.е. 
допустимо е разграждане до 10 % в периода  на годност. Допустимите промени в 
съдържанието на активното вещество не трябва да повлияват бионаличността и 
токсичността респ. безопасността  на лекарствения продукт. За да се определи срокът 
на годност е нужно да бъде изчислено времето 90% - това е времето,  за което 
съдържанието на   активното лекарствено вещество(ЛВ) в лекарствения продукт(ЛП) се 
запазва не по-малко от 90% от това посочено от производителя върху етикета. 
Формулите за изчисляване на времето 90% се получават по начина, използван за 
получаване на презполовителното време, като в този случай при  90% концентрацията 

на ЛВ трябва да бъде 
AA c9.0c  .  Съгласно формулите, представени в Задача 4 

изчисленията можат да се осъществят, ако има информация за причините за 
разграждане на ЛВ,  за порядъка и скоростната константа на доминиращия химичния 
процес, причиняващ разграждането. 
 
Задача 4.  В колона 3 получете формули за времената 90% за реакции от нулев, първи, 
втори и трети  порядък,  като използвате данните от първите две колони. Колона 3 
трябва да се получи от студентите, затова изтрий решенията в официалния 
вариант! 
 
Интегрална 
форма                

Израз за t Формула за  90% 
 

Нулев порядък 

tkcc 0
0
AA   

 
k

cc
t AA 



 

0

A

o

A

o

AA
%90 k10

c

k

c1.0

k

c9.0c 
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Първи порядък 

tk
c

c
ln 1

A

A 



 

 

1A1 k

clncln

c

c
ln

k

1
t AAA





111

%90 k

105.0

k

9.0ln

k

c9.0lncln
AA 









  

Втори порядък 

tk
cc

cc
1

AA

AA 





 

AA

AA

1 cc

cc

k

1
t



 
  





A1A1AA

AA

1
%90

ck

11.0

c9.0k

1.0

c9.0c

c9.0c

k

1



  

Трети порядък 

tk

cc

cc

2

1
1

2
A

2
A

2
A

2
A 
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A
2

A

2
A

2
A
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1
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2
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4
A

2
A

2
A

12
A

2
A

2
A

2
A

1
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)c(k

12.0

)c(81.0
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1

)c(81.0

)c(81.0c

k2

1

)c9.0(c

)c9.0(c
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Задачи за самостоятелна работа (В официалния вариант решенията 
трябва да бъдат изтрити!) 
Задача 1 
Дадени са химичните процеси:                                  1                      2                    3 
                                                                       Скорост според      порядък     молекулност 

    Гулдберг  Вааге  

NO2OHHNOHNO3 23
k

2
1      (1.1)   

2

3
1 HNOV k c             P 3                  m 3  

42 CFF2C                                      (1.2)                     

2
k

2 NOO2/1NO 1                       (1.3)    
2

1/ 2
1 NO OV k c c         

3
P

2
                 m 2   

Na2N3NaN2 2
k

3
1                      (1.4)    

3
2

1 NaNV k c             P 2                  m 2  

OH2NNONH 22
k

24
1                (1.5 )    

4 21 NH NOV k c      P 1 ..                m 1 . 

2 5 2 2N O 2NO 1/ 2O                       (1.6)      ..........................      .............             .............   

2
k

2 COClClCO 1                      (1.7).   
21 CO ClV k c c  ..      P 2                 m 2 . 

а1)  Дайте дефиниция за диференциална скорост:  
Скоростта на химичната реакция V се дефинира като изменение на 

концентрацията на някое от участващите в процеса вещества за единица време, 
отнесено към съответния му стехиометричен коефициент.  
а2) Представете диференциалната скорост на процес 1.2 чрез: 

 реагентите  Cdc
V

dt
   ;        2Fdc1

V
2 dt

        и продуктите: 4CFdc
V

dt
  

б1) Дефинирайте понятието порядък на химичната реакция: P е число, равно на 
сумата от степенните показатели, на които са повдигнати концентрациите в 
опитно установеното кинетично уравнение. 
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б2) В колона 1 представете скоростта на всеки процес със скоростна константа к1 чрез 
правилото на Гулдберг  Вааге, а в  колона 2 определете порядъка му.  
в1) Дефинирайте понятията механизъм и молекулност на химичната реакция: 

 механизъм: Съвкупността от елементарните стадии, през които 
преминава  химичното взаимодействие; 

 молекулност: m е число, равно на броя на частиците (атоми, молекули или 
йони), участващи в скорост-определящия стадий на химичната реакция. 
в2) Използвайте дефинираните понятия и в колона 3 определете молекулността на 
горните процеси. 
в3) Подчертайте процеса, за който химичното уравнение не представя механизма му. 
Представете механизма му. Определете молекулността му:   

 )бавен(OONON 23252  ;            m = 1 

 )бърз(NONOON 232  ; 

 )бърз(3NOONNO 252   

г) Дадени са интегралните форми на кинетичните уравнения за реакции от различен 
порядък. Под всяко уравнение напишете номера на химичния процес (от горе 
дадените), за който то се отнася.  
                                                              
   Интегрална  форма                  Диференциална форма    Скоростна константа 
                                                                                                            (измерение) 

tk
c

c

)xc(

)xc(
ln

cc

1
1

A

B

B

A

BA






 








                                                                                          (1у.1)  

          (1.7)     


A

1
A c

1
tk

c

1
                           2

A1
A ck

dt

dc
         

3
A

1 2 3 2
A

3 1 1

dc mol / dm
k [ ]

c dt (mol / dm ) sec

[dm mol sec ] 

 


 

   (1у.2) 

         (1.4)                                   
 

2
A1

2

A

A tck21
c

c 
















                                                                                                           (1у.3) 

        (1.1)     

t k
AA 1ecc                               A1

A ck
dt

dc
       ]

sec .dm/mol

dm/mol
[

dtC

dC
k

3

3

A

A
1     (1у.4) 

         (1.5)                                                                                             [sec-1] 
 

д) Представете диференциалните форми на кинетичните уравнения (1у.2) и (1у.4). Чрез 
тях определете измерението на скоростните константи. 
е) Представете графичния вид на уравнения (1у.1) (1у.3) и определете на какво са равни 
отрезите и наклоните на правите. 
                     

1 
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1 = 2.1 

2 = 2.3 

3 = 2.2 

c0 

/21  

Графичен вид на 1у.1                                  Графичен вид на 1у.3 
 
 

 
Задача 2 
Дадени са химични процеси: 

k1
2 2Zn(OH) ZnO H O      (2.1) 

3
k

2 O2O3 1        (2.2) 

OH3OAu)OH(Au2 232
k

3
1     (2.3) 

а) Времето на полуразпад 2/1  е времето, за което началната концентрация намалява 

наполовина 
2

c
c A

A


 . 

б) То зависи от концентрацията за процесите:  
 2.1, 2.2;                2.1, 2.3;                          2.2, 2.3; 

Подчертайте вярната комбинация. 
в) На фиг. 2 е представена зависимостта на времето на полуразпад от концентрацията. 
Срещу номерата на кривите впишете номерата на уравненията така, че зависимостта, 
представена с кривата, да е вярна. 
Фиг. 2 
 

                               
 

 
 

 
 

 
Задача 3 
Разпадането на H2O2 се катализира от 0.02 mol/l KI и протича по уравнението: 

22
k

22 O2/1OHOH 1   
 Скоростта на разпадане на H2O2 се определя  по количеството на кислорода, събран 
като газ в бюрета. Установено е, че след 65 минути обемът на събрания O2  e 9.6 ml 
спрямо в началния момент, който е 57.90 ml.  
1. Да се изчисли скоростната константа като се знае, че реакцията е от първи порядък. 
2. Колко не разпаднал H2O2 ще остане след 25 минути. 
.  

 










A

B

B

A

BA c

c

)xc(

)xc(
ln

cc

1






 

t 0 

tg = k1 

t 0 

 tg = 1+2k1t(cA
0)2

2

A

A )
c

c
(
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 Решение: 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Задача 4 
Приготвен е 100 ml разтвор на аспирин по рецепта, според която съдържанието на 
аспирина е 325 mg/5ml. Разтворимостта на аспирина при 25 С е 0.33 g/100 ml. 
следователно, лекарствената форма е под формата на суспензия. Дадено е, че 
скоростната константа на разграждане на аспирина е 4.5×10-6 сек-1. Разтварянето на 
аспирина се подчинява на уравнение за реакция от псевдонулев порядък. Да се 
определи скоростната константа k0. Да се определи до колко дни този разтвор ще е 
годен 90% = ? 

Решение: 

325 mg – 5 ml 

 

 
 

 

)продукти  хидролизни(c)разтвора в  аспирин(c ) аспирин от  суспензия( c B
k

А
k

A
2

I
1 

0
I
A2

B kck
dt

dc
  

 
                          

           

 
 

 
 

 

ml 100mgc0
A



ml 100g/  6.5 ml 100/mg 6500
5

100325
co

A 




ml g/100 33.0s 105.4k 1-6
0  

16
0 s.. ml 100/g10485.1k 

k10

c
t 0

%90 

sec10 . 3.4sec10 .
5.1

5.6

sec. ml 100/g105.1

g/100 5.6

sec. ml 100/g10. 5.1. 10

g/100 5.6
t 55

1516%90 





days 5
h 24

h 119
h119

h/s3600

s10. 3.4
t

5

%90 

c

c
log

t

303.2
k 0

1 

1
1 min0277.078.0 .04.0031.6log04.0

6.9

9.57
log

65

303.2
k 

tk
c

c
log303.2 1

0 

303.2

tk
clogclog 1

0 

303.2

25.0277.0
90.57logclog 

46.1clog 

ml 84.28c 

303.2

tk

c

c
log 10 
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Задача 5 
Веднага след приготвяне в лекарствена форма под  формата на разтвор се съдържат  
500 единици за милилитър активно вещество. Тази лекарствена форма се анализира 
след 40 дни и е установено, че в нея се  съдържат 300 единици за милилитър. Ако 
приемем, че разграждане става по схема на реакция от първи порядък, след какво време   
в лекарството концентрацията ще намалее наполовина? 
Решение: 

Трябва да се изчисли : 

111
2/1 k

693.0

k

2lg3.2

k

2ln
  

k1 не е известна. Тя трябва да се изчисли. Изчислява от интегралната форма на 
кинетичното уравнение на реакция от първи порядък: 

            tk
c

c
ln 1

A

A 



                        1-

A
1 дни 0128.0

300

500
log

40

3.2

c

c
ln

t

1
k A 



 

 

дни 09.54 
дни 0128.0

693.0
1-2/1   

Задача 6 
Разпадането на лекарствена форма се следи по промяната на цвета на разтвора нейния 
разтвор. Това се регистрира спектрофотометрично като се записва абсорбцията в 
рамките на 1 час. Установено е, че реакцията  на разпад е от нулев порядък. 
Скоростната константа k 0 при 60 C e 8.2 10-4 адсорбируемост . h-1 като се допуска, че 
цвета ще намалява с тази постоянна скорост, независимо от концентрацията.Да се 
изчисли  2/1  и %90 , ако началната концентрация, отчетена чрез адсорбируемостта е 

0.470. 

h 290
hмостадсорбируе210.82

мостадсорбируе 470.0

k2

c
1-40

A
2/1 







 

h 601006.0
210.810

470.0

k10

c 3
40

A
%90 







 

 
 
Лабораторно упражнение 1.  
Задача:  
Да се определи скоростната константа на разлагане на манган (III) оксалатен 
комплекс: 
 
        [Mn(C2O4)3]

3-   →   Mn2+  +  21/2 C2O4
2-  +  CO2  

Теоретична част: 
Манган (III) оксалатният комплекс е с виолетов цвят, а продуктите на неговото 

разлагане са безцветни съединения. Като се следи промяната в цвета на комплексното 
съединение (чрез измерване на абсорбцията А) може да се определи скоростта на 
неговото разпадане, тъй като )( cfA  . 
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Спектрофотометрия e метод, който се основава на взаимодействието на 
веществото с електромагнитно лъчение, като например светлина от видимата или 
ултравиолетовата област на светлинния спектър. Молекулите на разтвореното вещество 
абсорбират светлината и преминават във възбудено състояние. Абсорбираната светлина 
се отделя под формата на топлина. При равни други условия дължината на вълната на 
абсорбираната светлина зависи от природата на веществото, а стойността на 
абсорбцията – от неговата концентрация. 

Ако сноп монохроматична светлина с интензитет I0 се пропусне през разтвор с 
моларна концентрация c и дебелина на слоя l [cm], то преминалата през разтвора 
светлина ще e с по-малък интензитет I, като е в сила следната зависимост: 

cl
I

I
lgA 0     (1 ), 

където А се нарича абсорбция, а  –  моларен коефициент на абсорбция 
Горното уравнение, известно като закон на Буге–Ламберт–Беер, показва връзката 

между абсорбцията А  и концентрацията на поглъщащото вещество.  
 
 
 
 

 
Фиг 1. Адсорбционен спектър с един максимум 

 
 
 
При концентрация  c = 1 mol/dm3  и дебелина на слоя  l = 1cm,   A = . Моларният  

коефициент на абсорбция  е важна характеристика  и зависи от природата на 
веществото, както и от дължината на вълната на преминалата през разтвора светлина.  
Графичната зависимост на    от  λ  се нарича абсорбционен спектър. 
От Фиг.1 се определя λ max и при тази дължина се измерва  абсорбцията като функция от 
концентрацията и се построява графичната зависимост  )( cfA  . Според уравн.1 тази 
зависимост е  уравнение на права, минаваща през началото на координатната система. 
Получената права се нарича стандартна права и е представена на Фиг. 2. Методът й на 
получаване се нарича метод на стандартната права. 

За целите на нашия опит дължината на вълната, при която поглъщането е 
максимално (λ max = 450 nm) е определена предварително.  
 



28 
 

  
Фиг. 2. Стандартна права 

Според закона на Буге-Ламбер-Беер  връзката между абсорбцията и 
концентрацията е право пропорционална, което позволява в интегралната форма на 
кинетичното уравнение на реакция от първи порядък концентрацията да се замести с 
абсорбцията. В този случай уравнението придобива вида 

 tk
A

A
ln 1   или  

303.2

tk

A

A
lg 10   

                                                  
Графичният вид на кинетичното уравнение на реакция от първи порядък, построено в 
координати  lnc0/c – t, е права линия, минаваща през началото на координатната 
система. Наклонът на правата дава скоростната константа. Следователно, ако се 
представят данните за разпадане на манган (III) оксалатният комплекс в координати 
lnA0/A – t  и се получи права, то от наклона й може да се определи скоростната 
константа на процеса. 
Опитна част: 
Комплексното съединение се получава при смесване на: 

 
0,40 ml 0,1М  МnSО4  +  1,40 ml 0,1 М Н2С2О4  +   0,20 ml 0,1М КМnО4 

 
Спектрофотометърът се нулира с  дестилирана вода. В друга кювета се приготвя 
комплексното съединение. В момента на смесването на разтворите се отчита А0 при 
max = 450 nm. През равни интервали от време (2 min) се правят няколко отчитания на 
абсорбцията.  
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t 
[min] 

абсорбция (А) А0/А lnА0/А 
t 

[min] 
абсорбция (А) А0/А lnА0/А 

0 А 0   =   6   А3  =   

2 А1   =   8   А4  =   

4 А2   =   10   А5  =   

  
От опитните данни се построява графичната зависимост  ln А0/А = f(t). От наклона на 
правата се определя скоростната константа на процеса. 
 

 
 

 

 

 

 

  

 
Опит 2. Определяне скоростта на хидролизата на аспирина и влиянието на 
температурата върху нея. 

 
Лабораторно упражнение 2.  

Задача:  

Да се определи скоростната на хидролиза на салицилова киселина от аспирин 

Теоретична част: 

1. Напишете химичната реакция,  представяща хидролизата на ацетил 
салициловата киселина.  
 
 

2. Защо се филтрува разтвора?...................................................................................... 
3. Взаимодействието  на салициловата киселина с FeCl3 в кисела среда води до 

образуване на ………………….. оцветен ………………. С обща формулала 
……………. . 

4. Защо FeCl3 се прибавя в излишък? 
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Опитна  част: 

Половин таблетка аспирин се стрива в хаванче и се разтваря в малки порции 
етанол и дестилирана вода (в съотношение 1:1). Прехвърля се чрез филтруване в 
мерителна колба от 50 см3. Прибавят се 3 ml разтвор на Fe+3 (за 100 ml разтвор: 0.2 g 
Fe(NH4)(SO4)212H2O  плюс 10 ml разтвор на 30 %  CH3COOH и няколко капки H2SO4). 
и се долива до марката с дестилирана вода. Половината от оцветения разтвор се 
прехвърля в ерленмайерова колба от 100 см3, която се поставя на водна баня при 
температура 40С. Другата част от разтвора се оставя при стайна температура (20С ). С 
помощта на пипета се вземат проби, които се поставят в кювета и се измерва 
светлинната им абсорбция при 525 nm (виж Фиг.1). Първата серия измервания се 
провеждат при 20С, а втората при 40С. Концентрацията на салициловата киселина се 
определя по стандартна права, представена на Фиг.2, а скоростта на реакцията се 
изчислява по формулата за средна скорост. 

 
Фиг. 1. Адсорбционен спектър на Fe 3+салициловия комплекс.  
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y = 0.2779x
R² = 0.9947

0
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A
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 Фиг.2. Стандартна права за салицилова киселина. 
 
Таблица с експериментални резултати 

 
 
 
 
 
 
 

t = 20 С t = 40 С 
 

t, мин. 
А  c  c t

c
V





 

А  c c t

c
V





 

0         

15         

30         

45         


