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The rates of chemical
reactions

This chapter is the first of a sequence that explores the rates of chemical reactions. The
chapter begins with a discussion of the definition of reaction rate and outlines the tech-
niques for its measurement. The results of such measurements show that reaction rates 
depend on the concentration of reactants (and products) in characteristic ways that can be
expressed in terms of differential equations known as rate laws. The solutions of these
equations are used to predict the concentrations of species at any time after the start of the
reaction. The form of the rate law also provides insight into the series of elementary steps
by which a reaction takes place. The key task in this connection is the construction of a rate
law from a proposed mechanism and its comparison with experiment. Simple elementary
steps have simple rate laws, and these rate laws can be combined together by invoking 
one or more approximations. These approximations include the concept of the rate-
determining stage of a reaction, the steady-state concentration of a reaction intermediate,
and the existence of a pre-equilibrium.

This chapter introduces the principles of chemical kinetics, the study of reaction rates,
by showing how the rates of reactions may be measured and interpreted. The remain-
ing chapters of this part of the text then develop this material in more detail and apply
it to more complicated or more specialized cases. The rate of a chemical reaction
might depend on variables under our control, such as the pressure, the temperature,
and the presence of a catalyst, and we may be able to optimize the rate by the appro-
priate choice of conditions. The study of reaction rates also leads to an understanding
of the mechanisms of reactions, their analysis into a sequence of elementary steps.

Empirical chemical kinetics

The first steps in the kinetic analysis of reactions are to establish the stoichiometry of
the reaction and identify any side reactions. The basic data of chemical kinetics are
then the concentrations of the reactants and products at different times after a reac-
tion has been initiated. The rates of most chemical reactions are sensitive to the tem-
perature, so in conventional experiments the temperature of the reaction mixture
must be held constant throughout the course of the reaction. This requirement puts
severe demands on the design of an experiment. Gas-phase reactions, for instance, 
are often carried out in a vessel held in contact with a substantial block of metal.
Liquid-phase reactions, including flow reactions, must be carried out in an efficient
thermostat. Special efforts have to be made to study reactions at low temperatures, 
as in the study of the kinds of reactions that take place in interstellar clouds. Thus, 
supersonic expansion of the reaction gas can be used to attain temperatures as low as
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Брзини на хемиски 
реакции

Ова поглавје е прво од оние во кои се изучуваат брзините на хемиските реакции. 
Поглавјето започнува со дискусија на дефиницијата за брзината на реакцијата и ги сумира 
техниките за нејзино мерење. Резултатите од тие мерења покажуваат дека брзината 
на хемиската реакција зависи од концентрацијата на реактантите (и продуктите) на 
карактеристични начини коишто може да се изразат преку диференцијални равенки, 
познати како временски закони. Решенијата на овие равенки се користат за да се 
предвидат концентрациите на учесниците во реакцијата во било кој момент од почетокот 
на реакцијата. Временскиот закон дава и увид во множеството елементарни степени 
преку кои се одвива реакцијата. Основната задача во врска со ова е создавањето 
временски закон од предложен механизам на хемиската реакција и неговата споредба 
со експериментот. Едноставните елементарни степени имаат и едноставни временски 
закони и овие временски закони може да се комбинираат со користење на определени 
апроксимации. Апроксимациите го вклучуваат концептот за лимитационен степен на 
реакцијата, за стационарна состојба на реакционите интермедијари и за постоење на 
предрамнотежа. 

Ова поглавје претставува вовед во принципите на хемиската кинетика, т.е. проучувањето 
на брзината на хемиските реакции, преку прикажување на начините на кои може да 
бидат измерени и интерпретирани брзините на хемиските реакции. Во преостанатите 
поглавја од овој дел на текстот материјалот натаму се разработува во повеќе подробности 
и резултатите се применуваат врз покомплицирани или поспецијализирани случаи. 
Брзината на дадена хемиска реакција може да зависи од параметри што можеме да ги 
контролираме какви што се притисокот, температурата и присуството на катализатор и 
може да бидеме во состојба да ја оптимизираме брзината на реакцијата преку соодветен 
избор на условите. Проучувањето на брзината на реакциите води и кон разбирање на 
механизмот на реакциите, односно нивната анализа во последователни елементарни 
степени.

Емпириска хемиска кинетика

Првиот чекор во анализата на кинетиката на реакциите е да се најде стехиометријата 
на реакцијата и да се идентифицираат евентуалните странични хемиски реакции. 
Основните податоци во хемиската кинетика се концентрациите на реактантите и на 
продуктите во различни моменти од почетокот на реакцијата. Брзината на најголемиот 
број хемиски реакции е температурно зависна, поради што, во обичните експерименти, 
температурата на реакционата смеса треба да се одржува неизменета во текот на 
реакцијата. Ова поставува строги барања при дизајнирањето на експериментот. 
Реакциите во гасна фаза, на пример, честопати се изведуваат во сад кој е во контакт со 
голем метален блок. Реакциите што се одвиваат во течна фаза, вклучително проточните 
реакции, мора да бидат изведувани во ефикасен термостат. Посебен напор треба да се 
вложи при испитувањето на реакции на ниски температури, каков што е случајот со 
реакциите што се присутни во меѓуѕвездените облаци. Од тие причини, суперсоничната 
експанзија на гас може да се користи за да се достигнат температури и до 10 K.
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При работа со течна или цврста фаза, многу ниски температури се обезбедуваат преку 
протекување на ладна течност или гас околу реакциониот сад.  Алтернатива е целиот 
реакционен сад да биде потопен во термички изолиран сад наполнет со криогена 
течност каква што е течен хелиум (за работа на температура околу 4 K) или течен азот 
(за работа на температура околу 77 K). Понекогаш се користат и неизотермни услови. 
На пример, рокот на употреба на некој скап лек може да се испитува при зголемување 
на температурата кај единичен примерок.

22.1 Експериментални техники

Методот кој се користи за да се следи концентрацијата, зависи од учесниците во 
реакцијата и од брзината со која се изменува нивната концентрација. Многу реакции 
достигнуваат состојба на рамнотежа по временски период од неколку минути или 
часови и во ваков случај може да се применат повеќе техники за следење на промените 
на концентрацијата.

(а) Следење на текот на реакцијата

Реакцијата во којашто барем една компонента е во гасна состојба, може да доведе до 
вкупна промена на притисокот кај систем со константен волумен, така што нејзиното 
одвивање може да се следи со следење на промените на притисокот со текот на 
времето. 

Пример 22.1 Следење на промените во притисокот

Предвиди како ќе се менува вкупниот притисок при следната реакција на 
разложување во гасна фаза 2N2O5(g) → 4NO2(g) + O2(g) во сад со константен 
волумен. 

Метод Вкупниот притисок (при константни волумен и температура, 
претпоставувајќи дека гасовите се однесуваат како идеални) е пропорционален 
со бројот на молекули во гасната фаза. Поради тоа што секој мол од  N2O5 
доведува до 2

5 мола од молекули на гас, може да очекуваме притисокот да се 
зголеми 2

5  пати од неговата првобитна вредност. Како потврда на ваквиот 
заклучок, изрази го текот на реакцијата преку уделот α на молекули од N2O5 
кои изреагирале.

Одговор Нека почетниот притисок е p0, а почетното количество на N2O5 
молекули, n. Кога молекулите со удел α ќе се разложат, количествата на 
компонентите во реакционата смеса се следниве: 
	  
			     N2O5           NO2        O2             Вкупно
	 Количество:         
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10 K. For work in the liquid phase and the solid phase, very low temperatures are often
reached by flowing cold liquid or cold gas around the reaction vessel. Alternatively,
the entire reaction vessel is immersed in a thermally insulated container filled with a
cryogenic liquid, such as liquid helium (for work at around 4 K) or liquid nitrogen
(for work at around 77 K). Non-isothermal conditions are sometimes employed. 
For instance, the shelf-life of an expensive pharmaceutical may be explored by slowly
raising the temperature of a single sample.

22.1 Experimental techniques

The method used to monitor concentrations depends on the species involved and the
rapidity with which their concentrations change. Many reactions reach equilibrium
over periods of minutes or hours, and several techniques may then be used to follow
the changing concentrations.

(a) Monitoring the progress of a reaction

A reaction in which at least one component is a gas might result in an overall change
in pressure in a system of constant volume, so its progress may be followed by record-
ing the variation of pressure with time.

Example 22.1 Monitoring the variation in pressure

Predict how the total pressure varies during the gas-phase decomposition 2 N2O5(g) 
→ 4 NO2(g) + O2(g) in a constant-volume container.

Method The total pressure (at constant volume and temperature and assuming
perfect gas behaviour) is proportional to the number of gas-phase molecules.
Therefore, because each mole of N2O5 gives rise to 5–2 mol of gas molecules, we can
expect the pressure to rise to 5–2 times its initial value. To confirm this conclusion,
express the progress of the reaction in terms of the fraction, α, of N2O5 molecules
that have reacted.

Answer Let the initial pressure be p0 and the initial amount of N2O5 molecules
present be n. When a fraction α of the N2O5 molecules has decomposed, the
amounts of the components in the reaction mixture are:

N2O5 NO2 O2 Total

Amount: n(1 − α) 2αn 1–2αn n(1 + 3–2α)

When α = 0 the pressure is p0, so at any stage the total pressure is

p = (1 + 3–2α)p0

When the reaction is complete, the pressure will have risen to 5–2 times its initial
value.

Self-test 22.1 Repeat the calculation for 2 NOBr(g) → 2 NO(g) + Br2(g).
[p = (1 + 1–2α)p0]

Spectrophotometry, the measurement of absorption of radiation in a particular
spectral region, is widely applicable, and is especially useful when one substance in the
reaction mixture has a strong characteristic absorption in a conveniently accessible
region of the electromagnetic spectrum. For example, the progress of the reaction
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Кога реакцијата е завршена, вкупниот притисок е повишен за 2
5 пати од почетната 

вредност.

Тест за самопроверка 22.1 Повтори ја пресметката за 2NOBr(g) → 2NO(g) + 	        	
				    	 Br2(g)[p = (1 +
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Спектрофотометријата, мерењето на апсорпцијата на зрачење во определено 
спектрално подрачје, е широко применлива техника и е особено корисна кога една 
супстанцата во реакционата смеса има силна карактеристична апсорпција во лесно достапен 
дел од електромагнетниот спектар. На пример, текот на реакцијата зададена со равенката
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HCl* означува вибрационо ексцитирани HCl молекули, а M означува тело (нереактивна 
молекула или ѕид од садот) кое го отстранува вишокот енергија која се содржи во HCl. 
Нема потреба од т.н. „трето тело“ (М) да е секогаш присутно, покрај диатомските 
хетеронуклеарните молекули, за тие да ја изгубат енергијата, бидејќи тие истото може да 
го направат по пат на зрачење. Ова, меѓутоа, не е случај кај хомонуклеарните диатомски 
молекули, бидејќи тие се вибрационо и ротационо неактивни и енергијата може да ја 
ослободат само при судир. 
За разлика од анализата во реално време, методите на згаснување се базираат на 
запирање или згаснување на реакцијата откако било овозможено таа да се одвива 
извесно време. Ова овозможува составот да се испитува без особено брзање, а можно 
е во смесата да бидат заробени и интермедијари. Методите на згаснување се погодни 
единствено кај оние реакции кои се достатно бавни за да има само мало протечување 
на реакцијата во текот на времето потребно реакцијата да се придуши. Во методот на 
хемиски згаснато течење, реактантите се мешаат на практично ист начин како кај 
проточната метода, но реакцијата е згасната со друг реактант, на пример, раствор од 
киселина или од база, откако смесата поминала низ определена должина од излезната 
цевка Реакционото време може да се избере со изменување на брзината на протокот 
долж излезната цевка. Предноста на методот на хемиски згаснато течење над техниката 
на запрено течење е дека за да се измери концентрацијата на реактантите и продуктите 
не се неопходни спектроскопски „отисоци на прсти“. Откако реакцијата е запрена, 
растворот може да се испитува со „бавни“ техники, какви што се гел електрофорезата, 
масената спектрометрија и хроматографијата. Во методата на згаснување на 
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Here HCl* denotes a vibrationally excited HCl molecule and M is a body (an unreact-
ive molecule or the wall of the container) that removes the excess energy stored in HCl.
A so-called ‘third body’ (M) is not always necessary for heteronuclear diatomic mole-
cules because they can discard energy radiatively, but homonuclear diatomic molecules
are vibrationally and rotationally inactive, and can discard energy only by collision.

In contrast to real-time analysis, quenching methods are based on stopping, or
quenching, the reaction after it has been allowed to proceed for a certain time. In this
way the composition is analysed at leisure and reaction intermediates may be trapped.
These methods are suitable only for reactions that are slow enough for there to be 
little reaction during the time it takes to quench the mixture. In the chemical quench
flow method, the reactants are mixed in much the same way as in the flow method but
the reaction is quenched by another reagent, such as solution of acid or base, after the
mixture has travelled along a fixed length of the outlet tube. Different reaction times
can be selected by varying the flow rate along the outlet tube. An advantage of the
chemical quench flow method over the stopped-flow method is that spectroscopic
fingerprints are not needed in order to measure the concentration of reactants and
products. Once the reaction has been quenched, the solution may be examined by
‘slow’ techniques, such as gel electrophoresis, mass spectrometry, and chromato-
graphy. In the freeze quench method, the reaction is quenched by cooling the mixture
within milliseconds and the concentrations of reactants, intermediates, and products
are measured spectroscopically.

22.2 The rates of reactions

Reaction rates depend on the composition and the temperature of the reaction mix-
ture. The next few sections look at these observations in more detail.

(a) The definition of rate

Consider a reaction of the form A + 2 B → 3 C + D, in which at some instant the molar
concentration of a participant J is [J] and the volume of the system is constant. The 
instantaneous rate of consumption of one of the reactants at a given time is −d[R]/dt,
where R is A or B. This rate is a positive quantity (Fig. 22.3). The rate of formation of
one of the products (C or D, which we denote P) is d[P]/dt (note the difference in
sign). This rate is also positive.

It follows from the stoichiometry for the reaction A + 2 B → 3 C + D that

= 1–3 = − = − 1–2

so there are several rates connected with the reaction. The undesirability of having
different rates to describe the same reaction is avoided by using the extent of reaction,
ξ (xi, the quantity introduced in Section 7.1):

ξ = (22.1)

where νJ is the stoichiometric number of species J, and defining the unique rate of 
reaction, v, as the rate of change of the extent of reaction:

v = [22.2]

It follows that

v = × (22.3a)
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Fig. 22.3 The definition of (instantaneous) 
rate as the slope of the tangent drawn 
to the curve showing the variation of
concentration with time. For negative
slopes, the sign is changed when reporting
the rate, so all reaction rates are positive.
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Слика 22.3 Дефиниција за (моментната) 
брзина на реакција како наклон на тангентата 
на кривата за зависноста на концентрацијата 
од времето. За негативни наклони, се менува 
предзнакот кога се зборува за брзината, така 
што сите брзини на реакција се позитивни. 
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= 1–3 = − = − 1–2
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Fig. 22.3 The definition of (instantaneous) 
rate as the slope of the tangent drawn 
to the curve showing the variation of
concentration with time. For negative
slopes, the sign is changed when reporting
the rate, so all reaction rates are positive.
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(запомни дека νJ е негативен број за реактанти и позитивен за продукти.) Кај хомогени 
реакции при константен волумен на реакциониот систем, волуменот може да се стави 
под знакот на диференцијалот и, користејќи ја релацијата [J] = nJ/V може да се напише

Во случај на хетерогени реакции, наместо V се  зема предвид константната плоштина 
A на површината која ја зафаќаат учесниците во реакцијата и се користи σJ = nJ/A, така 
што

 						       
Во секој случај, на ваков начин брзината на реакцијата е дефинирана на единствен 
начин за целата реакција (онака како што е запишана хемиската равенка). Со моларната 
концентрација во mol dm–3 и времето во секунди, брзината на хомогена хемиска 
реакција ќе има единици mol dm−3 s−1 или некоја од сродните единици. За реакциите кои 
се одвиваат во гасна фаза, како оние што се случуваат во атмосферата, концентрациите 
честопати се изразуваат како молекули на кубен центиметар (молекули cm−3), така што 
брзината сега ќе има единици молекули на кубен центиметар во секунда (молекули cm−3 
s−1). За хетерогените реакции, брзината се изразува во единици мол врз квадратен метар 
во секунда (mol m–2 s–1) или во сродни единици.

(b) Временски закони и константи на брзината на хемиски реакции

Најдено е дека брзината на реакцијата честопати е пропорционална со концентрацијата 
на реактантите на некој степен. На пример, брзината на реакцијата може да е 
пропорционална со моларната концентрација на два реактанта, A и B, така што 
пишуваме
		

					      
каде степенот на секоја од концентрациите на реактантите е единица. Коефициентот k е 
наречен константа на брзината на реакцијата. Константата на брзина е независна од 
концентрациите, но зависи од температурата. Експериментално определената равенка 
од ваков тип се нарекува временски закон.  Поформално, временски закон е равенка 
што ја опишува брзината на хемиската реакција како функција од концентрацијата на 
сите учесници присутни во вкупната хемиска реакција, во некој момент на време: 

			    
		   
Кај хомогени реакции во гасна фаза, честопати е попрактично временскиот закон да се 
изрази преку парцијални притисоци кои се во врска со моларните концентрации преку 
равенката pJ = RT[J]. Во ваков случај, пишуваме
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(Remember that νJ is negative for reactants and positive for products.) For a homo-
geneous reaction in a constant-volume system the volume V can be taken inside the
differential and we use [J] = nJ /V to write

v = (22.3b)

For a heterogeneous reaction, we use the (constant) surface area, A, occupied by the
species in place of V and use σJ = nJ /A to write

v = (22.3c)

In each case there is now a single rate for the entire reaction (for the chemical equa-
tion as written). With molar concentrations in moles per cubic decimetre and time in
seconds, reaction rates of homogeneous reactions are reported in moles per cubic
decimetre per second (mol dm−3 s−1) or related units. For gas-phase reactions, such as
those taking place in the atmosphere, concentrations are often expressed in molecules
per cubic centimetre (molecules cm−3) and rates in molecules per cubic centimetre
per second (molecules cm−3 s−1). For heterogeneous reactions, rates are expressed in
moles per square metre per second (mol m−2 s−1) or related units.

Illustration 22.1 Rates of formation and consumption

If the rate of formation of NO in the reaction 2 NOBr(g) → 2 NO(g) + Br2(g) is 
reported as 0.16 mmol dm−3 s−1, we use νNO = +2 to report that v = 0.080 mmol
dm−3 s−1. Because νNOBr = −2 it follows that d[NOBr]/dt = −0.16 mmol dm−3 s−1.
The rate of consumption of NOBr is therefore 0.16 mmol dm−3 s−1, or 9.6 × 1016

molecules cm−3 s−1.

Self-test 22.2 The rate of change of molar concentration of CH3 radicals in the 
reaction 2 CH3(g) → CH3CH3(g) was reported as d[CH3]/dt = −1.2 mol dm−3 s−1

under particular conditions. What is (a) the rate of reaction and (b) the rate of 
formation of CH3CH3? [(a) 0.60 mol dm−3 s−1, (b) 0.60 mol dm−3 s−1]

(b) Rate laws and rate constants

The rate of reaction is often found to be proportional to the concentrations of the 
reactants raised to a power. For example, the rate of a reaction may be proportional to
the molar concentrations of two reactants A and B, so we write

v = k[A][B] (22.4)

with each concentration raised to the first power. The coefficient k is called the rate
constant for the reaction. The rate constant is independent of the concentrations 
but depends on the temperature. An experimentally determined equation of this kind
is called the rate law of the reaction. More formally, a rate law is an equation that 
expresses the rate of reaction as a function of the concentrations of all the species pre-
sent in the overall chemical equation for the reaction at some time:

v = f([A],[B], . . . ) [22.5a]

For homogeneous gas-phase reactions, it is often more convenient to express the 
rate law in terms of partial pressures, which are related to molar concentrations by 
pJ = RT[J]. In this case, we write

dσJ

dt

1

νJ

d[J]

dt

1

νJ
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expresses the rate of reaction as a function of the concentrations of all the species pre-
sent in the overall chemical equation for the reaction at some time:

v = f([A],[B], . . . ) [22.5a]

For homogeneous gas-phase reactions, it is often more convenient to express the 
rate law in terms of partial pressures, which are related to molar concentrations by 
pJ = RT[J]. In this case, we write
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Илустрација 22.1 Брзини на образување и на трошење

Ако брзината на образување на NO во реакцијата прикажана преку равенката 
2NOBr(g) → 2NO(g) + Br2(g) изнесува 0,16 mmol dm−3 s−1, а земајќи предвид дека 
νNO = +2, велиме дека v = 0,080 mmol dm–3 s–1. Бидејќи νNOBr = −2,  следува дека 
d[NOBr]/dt= −0,16 mmol dm−3 s−1. Според тоа, брзината на трошење на NOBr е 0,16 
mmol dm−3 s−1, или 9,6 × 1016 молекули cm−3 s−1.

Тест за самопроверка 22.2 Брзината на изменување на моларната концентрација на 
CH3 радикалите во реакцијата претставена со хемиската равенка 2CH3(g) → CH3CH3(g) 
при посебни услови изнесува d[CH3]/dt = −1,2 mol dm−3 s−1,. Колку изнесува (a) брзината на 
реакцијата и (b) брзината на изменување на концентрацијата за образување на CH3CH3?
[(a) 0,60 mol dm−3 s−1, (b) 0,60 mol dm−3 s−1]

22.2   БРЗИНИ НА ХЕМИСКИТЕ РЕАКЦИИ 



22  БРЗИНИ НА ХЕМИСКИТЕ РЕАКЦИИ796
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Во некои случаи временските закони ја следат стехиометријата на реакцијата, но тоа 
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има ред од една половина во однос на A, ред еден во однос на B, а вкупниот ред е 
три половини. Некои реакции се покоруваат на временски закон од нулти ред и имаат 
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Кога временскиот закон не е од типот зададен со рав. 22.7, реакцијата нема 
вкупен ред и дури може да нема ниту определен ред во однос на учесниците во 
реакцијата. Така, иако рав. 22.6 покажува дека реакцијата меѓу водород и бром е 
од прв ред во однос на H2, реакцијата има неопределен ред во однос на Br2 и HBr, а 
неопределен е и вкупниот ред на реакцијата. 

Ваквите забелешки посочуваат на три проблеми. Прво, треба да се знае како да 
се определи временскиот закон и константите на брзините од експерименталните 
податоци. На овој проблем е укажано во ова поглавје. Второ, потребно е да се 
види како да се состави механизмот на реакцијата кој би бил во согласност со 
временскиот закон. Техниките како ова да се направи ќе бидат воведени во 

* Кај нас е вообичаено во ваков случај да се зборува за парцијален ред (заб.прев.).
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v = f(pA,pB, . . . ) [22.5b]

The rate law of a reaction is determined experimentally, and cannot in general be
inferred from the chemical equation for the reaction. The reaction of hydrogen and
bromine, for example, has a very simple stoichiometry, H2(g) + Br2(g) → 2 HBr(g),
but its rate law is complicated:

v = (22.6)

In certain cases the rate law does reflect the stoichiometry of the reaction, but that is
either a coincidence or reflects a feature of the underlying reaction mechanism (see
later).

A practical application of a rate law is that, once we know the law and the value 
of the rate constant, we can predict the rate of reaction from the composition of the
mixture. Moreover, as we shall see later, by knowing the rate law, we can go on to pre-
dict the composition of the reaction mixture at a later stage of the reaction. Moreover,
a rate law is a guide to the mechanism of the reaction, for any proposed mechanism
must be consistent with the observed rate law.

(c) Reaction order

Many reactions are found to have rate laws of the form

v = k[A]a[B]b · · · (22.7)

The power to which the concentration of a species (a product or a reactant) is raised
in a rate law of this kind is the order of the reaction with respect to that species. A 
reaction with the rate law in eqn 22.4 is first-order in A and first-order in B. The over-
all order of a reaction with a rate law like that in eqn 22.7 is the sum of the individual
orders, a + b + · · · . The rate law in eqn 22.4 is therefore second-order overall.

A reaction need not have an integral order, and many gas-phase reactions do not.
For example, a reaction having the rate law

v = k[A]1/2[B] (22.8)

is half-order in A, first-order in B, and three-halves-order overall. Some reactions
obey a zero-order rate law, and therefore have a rate that is independent of the con-
centration of the reactant (so long as some is present). Thus, the catalytic decomposi-
tion of phosphine (PH3) on hot tungsten at high pressures has the rate law

v = k (22.9)

The PH3 decomposes at a constant rate until it has almost entirely disappeared. 
Zero-order reactions typically occur when there is a bottle-neck of some kind in 
the mechanism, as in heterogeneous reactions when the surface is saturated and the
subsequent reaction slow and in a number of enzyme reactions when there is a large 
excess of substrate relative to the enzyme.

When a rate law is not of the form in eqn 22.7, the reaction does not have an over-
all order and may not even have definite orders with respect to each participant. Thus,
although eqn 22.6 shows that the reaction of hydrogen and bromine is first-order in
H2, the reaction has an indefinite order with respect to both Br2 and HBr and has no
overall order.

These remarks point to three problems. First, we must see how to identify the rate
law and obtain the rate constant from the experimental data. We concentrate on this
aspect in this chapter. Second, we must see how to construct reaction mechanisms
that are consistent with the rate law. We shall introduce the techniques of doing so in

k[H2][Br2]3/2

[Br2] + k′[HBr]
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mixture. Moreover, as we shall see later, by knowing the rate law, we can go on to pre-
dict the composition of the reaction mixture at a later stage of the reaction. Moreover,
a rate law is a guide to the mechanism of the reaction, for any proposed mechanism
must be consistent with the observed rate law.

(c) Reaction order

Many reactions are found to have rate laws of the form

v = k[A]a[B]b · · · (22.7)

The power to which the concentration of a species (a product or a reactant) is raised
in a rate law of this kind is the order of the reaction with respect to that species. A 
reaction with the rate law in eqn 22.4 is first-order in A and first-order in B. The over-
all order of a reaction with a rate law like that in eqn 22.7 is the sum of the individual
orders, a + b + · · · . The rate law in eqn 22.4 is therefore second-order overall.

A reaction need not have an integral order, and many gas-phase reactions do not.
For example, a reaction having the rate law

v = k[A]1/2[B] (22.8)

is half-order in A, first-order in B, and three-halves-order overall. Some reactions
obey a zero-order rate law, and therefore have a rate that is independent of the con-
centration of the reactant (so long as some is present). Thus, the catalytic decomposi-
tion of phosphine (PH3) on hot tungsten at high pressures has the rate law

v = k (22.9)

The PH3 decomposes at a constant rate until it has almost entirely disappeared. 
Zero-order reactions typically occur when there is a bottle-neck of some kind in 
the mechanism, as in heterogeneous reactions when the surface is saturated and the
subsequent reaction slow and in a number of enzyme reactions when there is a large 
excess of substrate relative to the enzyme.

When a rate law is not of the form in eqn 22.7, the reaction does not have an over-
all order and may not even have definite orders with respect to each participant. Thus,
although eqn 22.6 shows that the reaction of hydrogen and bromine is first-order in
H2, the reaction has an indefinite order with respect to both Br2 and HBr and has no
overall order.

These remarks point to three problems. First, we must see how to identify the rate
law and obtain the rate constant from the experimental data. We concentrate on this
aspect in this chapter. Second, we must see how to construct reaction mechanisms
that are consistent with the rate law. We shall introduce the techniques of doing so in

k[H2][Br2]3/2

[Br2] + k′[HBr]
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ова поглавје и понатаму разработени во Поглавје 23. Трето, мора да се земат предвид и 
вредностите на константите на брзината и да се објасни нивната температурна зависност. Со 
дел од ова се запознаваме во ова поглавје, а подробностите ќе ги оставиме за Поглавје 24. 

(d) Определување на временскиот закон

Определувањето на временскиот закон се поедноставува со т.н. метод на изолација каде 
концентрациите на сите реактанти, освен на еден, се земени во голем вишок. Ако, на пример, 
B е во голем вишок, тогаш претпоставката дека неговата концентрација е константна во 
текот на целата реакција, е добра апроксимација. Иако вистинскиот временски закон е од 
типот v = k[A][B], концентрацијата [B] може ја апроксимираме со почетната концентрација 
[B]0 и да напишеме
	  
	 		   
што го има обликот на временски закон за прв ред. Бидејќи вистинскиот временски закон 
е принуден да го добие облик на временски закон од прв ред претпоставувајќи дека 
концентрацијата на B е константна, рав. 22.10 се нарекува временски закон од псевдопрв 
ред. Зависноста на брзината на реакцијата од концентрацијата на секој реактант одделно 
може да се најде преку нивно сукцесивно изолирање (одржувајќи ги концентрациите на сите 
други реактанти во голем вишок) и така да се создаде слика за вкупниот временски закон. 

Во методот на почетни брзини, кој  честопати се употребува заедно со методот на 
изолација, брзината на реакцијата честопати се мери на почетокот на реакцијата за серија од 
различни почетни концентрации на реактантот. Да претпоставиме дека временскиот закон 
за реакција со изолиран реактант A е v = k[A]a; тогаш почетната брзина, v0, е зададена преку 
почетната концентрација на реактантот A, па затоа пишуваме v0 = k[A]0

a. Логаритмирајќи 
се добива:

За серија почетни концентрации, графикот на зависноста на логаритмот на почетните 
брзини во однос на логаритмот од почетните концентрации на реактантот A би требало да 
биде права линија со наклон a.
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this chapter and develop them further in Chapter 23. Third, we must account for the
values of the rate constants and explain their temperature dependence. We shall see a
little of what is involved in this chapter, but leave the details until Chapter 24.

(d) The determination of the rate law

The determination of a rate law is simplified by the isolation method in which the
concentrations of all the reactants except one are in large excess. If B is in large excess,
for example, then to a good approximation its concentration is constant throughout
the reaction. Although the true rate law might be v = k[A][B], we can approximate [B]
by [B]0, its initial value, and write

v = k′[A] k′ = k[B]0 (22.10)

which has the form of a first-order rate law. Because the true rate law has been forced
into first-order form by assuming that the concentration of B is constant, eqn 22.10 is
called a pseudofirst-order rate law. The dependence of the rate on the concentration
of each of the reactants may be found by isolating them in turn (by having all the other
substances present in large excess), and so constructing a picture of the overall rate law.

In the method of initial rates, which is often used in conjunction with the isolation
method, the rate is measured at the beginning of the reaction for several different 
initial concentrations of reactants. We shall suppose that the rate law for a reaction
with A isolated is v = k[A]a; then its initial rate, v0, is given by the initial values of the
concentration of A, and we write v0 = k[A]0

a. Taking logarithms gives:

log v0 = log k + a log [A]0 (22.11)

For a series of initial concentrations, a plot of the logarithms of the initial rates against
the logarithms of the initial concentrations of A should be a straight line with slope a.

Example 22.2 Using the method of initial rates

The recombination of iodine atoms in the gas phase in the presence of argon was
investigated and the order of the reaction was determined by the method of initial
rates. The initial rates of reaction of 2 I(g) + Ar(g) → I2(g) + Ar(g) were as follows:

[I]0 /(10−5 mol dm−3) 1.0 2.0 4.0 6.0

v0 /(mol dm−3 s−1) (a) 8.70 × 10− 4 3.48 × 10−3 1.39 × 10−2 3.13 × 10−2

(b) 4.35 × 10−3 1.74 × 10−2 6.96 × 10−2 1.57 × 10−1

(c) 8.69 × 10−3 3.47 × 10−2 1.38 × 10−1 3.13 × 10−1

The Ar concentrations are (a) 1.0 mmol dm−3, (b) 5.0 mmol dm−3, and (c) 10.0
mmol dm−3. Determine the orders of reaction with respect to the I and Ar atom
concentrations and the rate constant.

Method Plot the logarithm of the initial rate, log v0, against log [I]0 for a given 
concentration of Ar, and, separately, against log [Ar]0 for a given concentration of
I. The slopes of the two lines are the orders of reaction with respect to I and Ar, 
respectively. The intercepts with the vertical axis give log k.

Answer The plots are shown in Fig. 22.4. The slopes are 2 and 1, respectively, so the
(initial) rate law is

v0 = k[I]2
0[Ar]0

This rate law signifies that the reaction is second-order in [I], first-order in [Ar],
and third-order overall. The intercept corresponds to k = 9 × 109 mol−2 dm6 s−1.
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respectively. The intercepts with the vertical axis give log k.

Answer The plots are shown in Fig. 22.4. The slopes are 2 and 1, respectively, so the
(initial) rate law is

v0 = k[I]2
0[Ar]0

This rate law signifies that the reaction is second-order in [I], first-order in [Ar],
and third-order overall. The intercept corresponds to k = 9 × 109 mol−2 dm6 s−1.
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Пример 22.2 Употреба на методот на почетни брзини

Била испитувана рекомбинацијата на атомите од јод во гасовита фаза, во присуство 
на аргон и редот на реакцијата бил определен  по методот на почетни брзини. 
Почетните брзини на реакцијата зададена со хемиската равенка  2I(g) + Ar(g) → 
I2(g) + Ar(g) биле следниве:
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Одговор Графиците се прикажани на Сл. 22.4. Наклонот изнесува 2 и 1, 
соодветно, така што почетниот временски закон е
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од прв ред во однос на [Ar] и од трет ред вкупно. Отсечокот на ординатата 
соодветствува на k = 9 × 109 mol−2 dm6 s−1.
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this chapter and develop them further in Chapter 23. Third, we must account for the
values of the rate constants and explain their temperature dependence. We shall see a
little of what is involved in this chapter, but leave the details until Chapter 24.

(d) The determination of the rate law

The determination of a rate law is simplified by the isolation method in which the
concentrations of all the reactants except one are in large excess. If B is in large excess,
for example, then to a good approximation its concentration is constant throughout
the reaction. Although the true rate law might be v = k[A][B], we can approximate [B]
by [B]0, its initial value, and write

v = k′[A] k′ = k[B]0 (22.10)

which has the form of a first-order rate law. Because the true rate law has been forced
into first-order form by assuming that the concentration of B is constant, eqn 22.10 is
called a pseudofirst-order rate law. The dependence of the rate on the concentration
of each of the reactants may be found by isolating them in turn (by having all the other
substances present in large excess), and so constructing a picture of the overall rate law.

In the method of initial rates, which is often used in conjunction with the isolation
method, the rate is measured at the beginning of the reaction for several different 
initial concentrations of reactants. We shall suppose that the rate law for a reaction
with A isolated is v = k[A]a; then its initial rate, v0, is given by the initial values of the
concentration of A, and we write v0 = k[A]0

a. Taking logarithms gives:

log v0 = log k + a log [A]0 (22.11)

For a series of initial concentrations, a plot of the logarithms of the initial rates against
the logarithms of the initial concentrations of A should be a straight line with slope a.

Example 22.2 Using the method of initial rates

The recombination of iodine atoms in the gas phase in the presence of argon was
investigated and the order of the reaction was determined by the method of initial
rates. The initial rates of reaction of 2 I(g) + Ar(g) → I2(g) + Ar(g) were as follows:

[I]0 /(10−5 mol dm−3) 1.0 2.0 4.0 6.0

v0 /(mol dm−3 s−1) (a) 8.70 × 10− 4 3.48 × 10−3 1.39 × 10−2 3.13 × 10−2

(b) 4.35 × 10−3 1.74 × 10−2 6.96 × 10−2 1.57 × 10−1

(c) 8.69 × 10−3 3.47 × 10−2 1.38 × 10−1 3.13 × 10−1

The Ar concentrations are (a) 1.0 mmol dm−3, (b) 5.0 mmol dm−3, and (c) 10.0
mmol dm−3. Determine the orders of reaction with respect to the I and Ar atom
concentrations and the rate constant.

Method Plot the logarithm of the initial rate, log v0, against log [I]0 for a given 
concentration of Ar, and, separately, against log [Ar]0 for a given concentration of
I. The slopes of the two lines are the orders of reaction with respect to I and Ar, 
respectively. The intercepts with the vertical axis give log k.

Answer The plots are shown in Fig. 22.4. The slopes are 2 and 1, respectively, so the
(initial) rate law is

v0 = k[I]2
0[Ar]0

This rate law signifies that the reaction is second-order in [I], first-order in [Ar],
and third-order overall. The intercept corresponds to k = 9 × 109 mol−2 dm6 s−1.

PC8eC22  1/26/06  14:41  Page 797

22.2 THE RATES OF REACTIONS 797

this chapter and develop them further in Chapter 23. Third, we must account for the
values of the rate constants and explain their temperature dependence. We shall see a
little of what is involved in this chapter, but leave the details until Chapter 24.

(d) The determination of the rate law

The determination of a rate law is simplified by the isolation method in which the
concentrations of all the reactants except one are in large excess. If B is in large excess,
for example, then to a good approximation its concentration is constant throughout
the reaction. Although the true rate law might be v = k[A][B], we can approximate [B]
by [B]0, its initial value, and write

v = k′[A] k′ = k[B]0 (22.10)

which has the form of a first-order rate law. Because the true rate law has been forced
into first-order form by assuming that the concentration of B is constant, eqn 22.10 is
called a pseudofirst-order rate law. The dependence of the rate on the concentration
of each of the reactants may be found by isolating them in turn (by having all the other
substances present in large excess), and so constructing a picture of the overall rate law.

In the method of initial rates, which is often used in conjunction with the isolation
method, the rate is measured at the beginning of the reaction for several different 
initial concentrations of reactants. We shall suppose that the rate law for a reaction
with A isolated is v = k[A]a; then its initial rate, v0, is given by the initial values of the
concentration of A, and we write v0 = k[A]0

a. Taking logarithms gives:

log v0 = log k + a log [A]0 (22.11)

For a series of initial concentrations, a plot of the logarithms of the initial rates against
the logarithms of the initial concentrations of A should be a straight line with slope a.

Example 22.2 Using the method of initial rates

The recombination of iodine atoms in the gas phase in the presence of argon was
investigated and the order of the reaction was determined by the method of initial
rates. The initial rates of reaction of 2 I(g) + Ar(g) → I2(g) + Ar(g) were as follows:

[I]0 /(10−5 mol dm−3) 1.0 2.0 4.0 6.0

v0 /(mol dm−3 s−1) (a) 8.70 × 10− 4 3.48 × 10−3 1.39 × 10−2 3.13 × 10−2

(b) 4.35 × 10−3 1.74 × 10−2 6.96 × 10−2 1.57 × 10−1

(c) 8.69 × 10−3 3.47 × 10−2 1.38 × 10−1 3.13 × 10−1

The Ar concentrations are (a) 1.0 mmol dm−3, (b) 5.0 mmol dm−3, and (c) 10.0
mmol dm−3. Determine the orders of reaction with respect to the I and Ar atom
concentrations and the rate constant.

Method Plot the logarithm of the initial rate, log v0, against log [I]0 for a given 
concentration of Ar, and, separately, against log [Ar]0 for a given concentration of
I. The slopes of the two lines are the orders of reaction with respect to I and Ar, 
respectively. The intercepts with the vertical axis give log k.

Answer The plots are shown in Fig. 22.4. The slopes are 2 and 1, respectively, so the
(initial) rate law is

v0 = k[I]2
0[Ar]0

This rate law signifies that the reaction is second-order in [I], first-order in [Ar],
and third-order overall. The intercept corresponds to k = 9 × 109 mol−2 dm6 s−1.

PC8eC22  1/26/06  14:41  Page 797

22.2 THE RATES OF REACTIONS 797

this chapter and develop them further in Chapter 23. Third, we must account for the
values of the rate constants and explain their temperature dependence. We shall see a
little of what is involved in this chapter, but leave the details until Chapter 24.

(d) The determination of the rate law

The determination of a rate law is simplified by the isolation method in which the
concentrations of all the reactants except one are in large excess. If B is in large excess,
for example, then to a good approximation its concentration is constant throughout
the reaction. Although the true rate law might be v = k[A][B], we can approximate [B]
by [B]0, its initial value, and write

v = k′[A] k′ = k[B]0 (22.10)

which has the form of a first-order rate law. Because the true rate law has been forced
into first-order form by assuming that the concentration of B is constant, eqn 22.10 is
called a pseudofirst-order rate law. The dependence of the rate on the concentration
of each of the reactants may be found by isolating them in turn (by having all the other
substances present in large excess), and so constructing a picture of the overall rate law.

In the method of initial rates, which is often used in conjunction with the isolation
method, the rate is measured at the beginning of the reaction for several different 
initial concentrations of reactants. We shall suppose that the rate law for a reaction
with A isolated is v = k[A]a; then its initial rate, v0, is given by the initial values of the
concentration of A, and we write v0 = k[A]0

a. Taking logarithms gives:

log v0 = log k + a log [A]0 (22.11)

For a series of initial concentrations, a plot of the logarithms of the initial rates against
the logarithms of the initial concentrations of A should be a straight line with slope a.

Example 22.2 Using the method of initial rates

The recombination of iodine atoms in the gas phase in the presence of argon was
investigated and the order of the reaction was determined by the method of initial
rates. The initial rates of reaction of 2 I(g) + Ar(g) → I2(g) + Ar(g) were as follows:

[I]0 /(10−5 mol dm−3) 1.0 2.0 4.0 6.0

v0 /(mol dm−3 s−1) (a) 8.70 × 10− 4 3.48 × 10−3 1.39 × 10−2 3.13 × 10−2

(b) 4.35 × 10−3 1.74 × 10−2 6.96 × 10−2 1.57 × 10−1

(c) 8.69 × 10−3 3.47 × 10−2 1.38 × 10−1 3.13 × 10−1

The Ar concentrations are (a) 1.0 mmol dm−3, (b) 5.0 mmol dm−3, and (c) 10.0
mmol dm−3. Determine the orders of reaction with respect to the I and Ar atom
concentrations and the rate constant.

Method Plot the logarithm of the initial rate, log v0, against log [I]0 for a given 
concentration of Ar, and, separately, against log [Ar]0 for a given concentration of
I. The slopes of the two lines are the orders of reaction with respect to I and Ar, 
respectively. The intercepts with the vertical axis give log k.

Answer The plots are shown in Fig. 22.4. The slopes are 2 and 1, respectively, so the
(initial) rate law is

v0 = k[I]2
0[Ar]0

This rate law signifies that the reaction is second-order in [I], first-order in [Ar],
and third-order overall. The intercept corresponds to k = 9 × 109 mol−2 dm6 s−1.

PC8eC22  1/26/06  14:41  Page 797

22.2   БРЗИНИ НА ХЕМИСКИТЕ РЕАКЦИИ 

user
Cross-Out

user
Cross-Out

user
Cross-Out

user
Cross-Out

user
Cross-Out

user
Cross-Out

user
Cross-Out

user
Cross-Out

user
Cross-Out

user
Cross-Out

user
Rectangle



22  БРЗИНИ НА ХЕМИСКИТЕ РЕАКЦИИ798798 22 THE RATES OF CHEMICAL REACTIONS

�1

�2

�3

lo
g

 (
/m

ol
 d

m
s

)
v 0

�
�

3
1

�1

�2

�3

0 00.2 0.20.4 0.40.6 0.60.8 0.81.0 1.0
log [I] 50 � log [Ar] 30 �

(a)

lo
g

 (
/m

ol
 d

m
s

)
v 0

�
�

3
1

(b)

Fig. 22.4 The plot of log v0 against (a) 
log [I]0 for a given [Ar]0, and (b) log [Ar]0

for a given [I]0.

A note on good practice The units of k come automatically from the calculation,
and are always such as to convert the product of concentrations to a rate in con-
centration/time (for example, mol dm−3 s−1).

Self-test 22.3 The initial rate of a reaction depended on concentration of a sub-
stance J as follows:

[J]0 /(mmol dm−3) 5.0 8.2 17 30

v0 /(10−7 mol dm−3 s−1) 3.6 9.6 41 130

Determine the order of the reaction with respect to J and calculate the rate constant.
[2, 1.4 × 10−2 dm3 mol−1 s−1]

The method of initial rates might not reveal the full rate law, for once the products
have been generated they might participate in the reaction and affect its rate. For 
example, products participate in the synthesis of HBr, because eqn 22.6 shows that the
full rate law depends on the concentration of HBr. To avoid this difficulty, the rate 
law should be fitted to the data throughout the reaction. The fitting may be done, in
simple cases at least, by using a proposed rate law to predict the concentration of any
component at any time, and comparing it with the data. A law should also be tested by
observing whether the addition of products or, for gas-phase reactions, a change in
the surface-to-volume ratio in the reaction chamber affects the rate.

22.3 Integrated rate laws

Because rate laws are differential equations, we must integrate them if we want to find
the concentrations as a function of time. Even the most complex rate laws may be 
integrated numerically. However, in a number of simple cases analytical solutions,
known as integrated rate laws, are easily obtained, and prove to be very useful. We 
examine a few of these simple cases here.

(a) First-order reactions

As shown in the Justification below, the integrated form of the first-order rate law

= −k[A] (22.12a)
d[A]

dt
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full rate law depends on the concentration of HBr. To avoid this difficulty, the rate 
law should be fitted to the data throughout the reaction. The fitting may be done, in
simple cases at least, by using a proposed rate law to predict the concentration of any
component at any time, and comparing it with the data. A law should also be tested by
observing whether the addition of products or, for gas-phase reactions, a change in
the surface-to-volume ratio in the reaction chamber affects the rate.

22.3 Integrated rate laws

Because rate laws are differential equations, we must integrate them if we want to find
the concentrations as a function of time. Even the most complex rate laws may be 
integrated numerically. However, in a number of simple cases analytical solutions,
known as integrated rate laws, are easily obtained, and prove to be very useful. We 
examine a few of these simple cases here.

(a) First-order reactions

As shown in the Justification below, the integrated form of the first-order rate law

= −k[A] (22.12a)
d[A]

dt

PC8eC22  1/26/06  14:41  Page 798

798 22 THE RATES OF CHEMICAL REACTIONS

�1

�2

�3

lo
g

 (
/m

ol
 d

m
s

)
v 0

�
�

3
1

�1

�2

�3

0 00.2 0.20.4 0.40.6 0.60.8 0.81.0 1.0
log [I] 50 � log [Ar] 30 �

(a)

lo
g

 (
/m

ol
 d

m
s

)
v 0

�
�

3
1

(b)

Fig. 22.4 The plot of log v0 against (a) 
log [I]0 for a given [Ar]0, and (b) log [Ar]0

for a given [I]0.

A note on good practice The units of k come automatically from the calculation,
and are always such as to convert the product of concentrations to a rate in con-
centration/time (for example, mol dm−3 s−1).

Self-test 22.3 The initial rate of a reaction depended on concentration of a sub-
stance J as follows:

[J]0 /(mmol dm−3) 5.0 8.2 17 30

v0 /(10−7 mol dm−3 s−1) 3.6 9.6 41 130

Determine the order of the reaction with respect to J and calculate the rate constant.
[2, 1.4 × 10−2 dm3 mol−1 s−1]
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have been generated they might participate in the reaction and affect its rate. For 
example, products participate in the synthesis of HBr, because eqn 22.6 shows that the
full rate law depends on the concentration of HBr. To avoid this difficulty, the rate 
law should be fitted to the data throughout the reaction. The fitting may be done, in
simple cases at least, by using a proposed rate law to predict the concentration of any
component at any time, and comparing it with the data. A law should also be tested by
observing whether the addition of products or, for gas-phase reactions, a change in
the surface-to-volume ratio in the reaction chamber affects the rate.

22.3 Integrated rate laws

Because rate laws are differential equations, we must integrate them if we want to find
the concentrations as a function of time. Even the most complex rate laws may be 
integrated numerically. However, in a number of simple cases analytical solutions,
known as integrated rate laws, are easily obtained, and prove to be very useful. We 
examine a few of these simple cases here.
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As shown in the Justification below, the integrated form of the first-order rate law

= −k[A] (22.12a)
d[A]

dt

PC8eC22  1/26/06  14:41  Page 798

Слика 22.4 Графички приказ на зависноста на 
log v0 (a) од log [I]0 при зададена вредност од 
[Ar]0, и (b) од log [Ar], при зададена вредност 
од [I]0

fali prevod??

Пожелна практика Единиците за k произлегуваат директно од пресметките и 
се такви што производот од концентрации секогаш го трансформираат во брзина 
на хемиска реакција изразена како концентрација/време (на пример, mol dm–3 s–1).

Тест за самопроверка 22.3 Почетната брзина на реакција зависи од конце-
нтрацијата на супстанцата J на следниов начин: 

 
Определи го редот на реакцијата во однос на J и пресметај ја константата на 
брзината на реакцијата. 

[2; 1,4 × 10−2 dm3 mol−1 s−1]

Методот на почетни брзини може да не е во состојба да го определи целосниот 
временски закон бидејќи кога продукти ќе почнат да се создаваат и тие може да учествуваат 
во реакцијата и да влијаат на брзината. На пример, продукти учествуваат при синтезата на 
HBr, бидејќи рав. 22.6 покажува дека во целосниот временски закон постои зависност и од 
концентрацијата на HBr. За да се одбегне ваквата тешкотија, временскиот закон треба да се 
интерполира со податоците за сета реакција. Интерполацијата може да се направи, барем 
во едноставни случаи, со користење на претпоставен временски закон за да се предвиди 
концентрацијата на било кој од учесниците во некој момент од времето и потоа да се направи 
споредба со експерименталните податоци. Временскиот закон треба да се тестира и така 
што ќе се набљудува дали додавањето на продукти или, за реакции во гасна фаза, промената 
на количникот површина/волумен во реакциониот сад, влијае на брзината на реакцијата. 

22.3 Интегрирани временски закони 
Бидејќи временските закони се диференцијални равенки, мора да ги интегририраме ако сакаме 
да ја најдеме зависноста на концентрацијата од времето. Дури и најсложените временски 
закони може да бидат интегрирани нумерички. Меѓутоа, за ред едноставни случаи, може 
лесно да се најдат аналитички решенија познати како интегрирани временски закони 
кои се покажале како мошне корисни. Тука ќе бидат испитани неколку од овие едноставни 
случаи. 

(a) Реакции од прв ред 

Како што е покажано во Аргументацијата подолу, интегрираната форма на временскиот 
закон од прв ред 
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Fig. 22.4 The plot of log v0 against (a) 
log [I]0 for a given [Ar]0, and (b) log [Ar]0

for a given [I]0.

A note on good practice The units of k come automatically from the calculation,
and are always such as to convert the product of concentrations to a rate in con-
centration/time (for example, mol dm−3 s−1).

Self-test 22.3 The initial rate of a reaction depended on concentration of a sub-
stance J as follows:

[J]0 /(mmol dm−3) 5.0 8.2 17 30

v0 /(10−7 mol dm−3 s−1) 3.6 9.6 41 130

Determine the order of the reaction with respect to J and calculate the rate constant.
[2, 1.4 × 10−2 dm3 mol−1 s−1]

The method of initial rates might not reveal the full rate law, for once the products
have been generated they might participate in the reaction and affect its rate. For 
example, products participate in the synthesis of HBr, because eqn 22.6 shows that the
full rate law depends on the concentration of HBr. To avoid this difficulty, the rate 
law should be fitted to the data throughout the reaction. The fitting may be done, in
simple cases at least, by using a proposed rate law to predict the concentration of any
component at any time, and comparing it with the data. A law should also be tested by
observing whether the addition of products or, for gas-phase reactions, a change in
the surface-to-volume ratio in the reaction chamber affects the rate.

22.3 Integrated rate laws

Because rate laws are differential equations, we must integrate them if we want to find
the concentrations as a function of time. Even the most complex rate laws may be 
integrated numerically. However, in a number of simple cases analytical solutions,
known as integrated rate laws, are easily obtained, and prove to be very useful. We 
examine a few of these simple cases here.

(a) First-order reactions

As shown in the Justification below, the integrated form of the first-order rate law

= −k[A] (22.12a)
d[A]

dt
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is

ln = −kt [A] = [A]0e−kt (22.12b)

where [A]0 is the initial concentration of A (at t = 0).

Justification 22.1 First-order integrated rate law

First, we rearrange eqn 22.12a into

= −kdt

This expression can be integrated directly because k is a constant independent of t.
Initially (at t = 0) the concentration of A is [A]0, and at a later time t it is [A], so we
make these values the limits of the integrals and write

�
[A]

[A]0

= −k�
t

0

dt

Because the integral of 1/x is ln x, eqn 22.12b is obtained immediately.

A note on good practice To set the limits of integration, identify the start time
(t = 0) and the corresponding concentration of A ([A]0), and write these quantities
as the lower limits of their respective integrals. Then identify the time of interest (t)
and the corresponding concentration ([A]), and write these quantities as the upper
limits of their respective integrals.

Equation 22.12b shows that, if ln([A]/[A]0) is plotted against t, then a first-order 
reaction will give a straight line of slope −k. Some rate constants determined in this
way are given in Table 22.1. The second expression in eqn 22.12b shows that in a first-
order reaction the reactant concentration decreases exponentially with time with a
rate determined by k (Fig. 22.5).
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Synoptic table 22.1* Kinetic data for first-order reactions

Reaction Phase q/°C k/s−1 t1/2

2 N2O5 → 4 NO2 + O2 g 25 3.38 × 10−5 5.70 h

Br2(l) 25 4.27 × 10−5 4.51 h

C2H6 → 2 CH3 g 700 5.36 × 10−4 21.6 min

* More values are given in the Data section.

Comment 22.1

The web site contains links to databases
of rate constants of chemical reactions.
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Fig. 22.5 The exponential decay of the
reactant in a first-order reaction. The larger
the rate constant, the more rapid the decay:
here klarge = 3ksmall.

Exploration For a first-order reaction
of the form A → nB (with n possibly

fractional), the concentration of the
product varies with time as [B] = n[B]0

(1 − e−kt). Plot the time dependence of [A]
and [B] for the cases n = 0.5, 1, and 2.

Example 22.3 Analysing a first-order reaction

The variation in the partial pressure of azomethane with time was followed at 
600 K, with the results given below. Confirm that the decomposition

CH3N2CH3(g) → CH3CH3(g) + N2(g)

is first-order in azomethane, and find the rate constant at 600 K.

t/s 0 1000 2000 3000 4000

p/Pa 10.9 7.63 5.32 3.71 2.59
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Коментар 22.1
Веб-сајтот содржи врски („линкови“) 
до бази на податоци за вредностите на 
константите на брзина на реакциите.

Слика 22.5 Експоненцијалното трошење 
на реактантите е реакција од прв ред. 
Колку поголема е константата на брзината 
на реакција, толку побрзо е опаѓањето: во 
случајов  kголемо = 3 kмало
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reaction will give a straight line of slope −k. Some rate constants determined in this
way are given in Table 22.1. The second expression in eqn 22.12b shows that in a first-
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Exploration For a first-order reaction
of the form A → nB (with n possibly

fractional), the concentration of the
product varies with time as [B] = n[B]0

(1 − e−kt). Plot the time dependence of [A]
and [B] for the cases n = 0.5, 1, and 2.

Example 22.3 Analysing a first-order reaction

The variation in the partial pressure of azomethane with time was followed at 
600 K, with the results given below. Confirm that the decomposition

CH3N2CH3(g) → CH3CH3(g) + N2(g)

is first-order in azomethane, and find the rate constant at 600 K.
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 Истражувачка активност За реакција 
од прв ред од видот A → n B (n може да биде и 
дропка), концентрацијата на продуктите со тек 
на времето се менува* како [B] = n[A]0(1– e–kt). 
Претстави ја графички зависноста на [A] и [B] 
за случаите кога n = 0,5;1; и 2.

* Во оригиналот наместо равенката дадена 
погоре напишана е равенката [B] = n[B]0(1– e–kt) 
што е погрешно (заб. прев.).

Табела 22.1* Кинетички податоци за реакции од прв ред

* Повеќе вредности се дадени во Одделот на податоци.

е

	
			    
каде [A]0 e почетната концентрација на A (во време t = 0).

Аргументација 22.1 Интегриран временски закон од прв ред

Најпрвин рав. 22.12a се преуредува во

Овој израз може веднаш да се интегрира, бидејќи k е константа независна од t. 
На почетокот (при t = 0) концентрацијата на A е [A]0, а при некое друго време t 
концентрацијата изнесува [A], така што овие вредности ќе бидат границите на 
интегралите, па пишуваме 

 Бидејќи интеграл од 1/x е ln x, веднаш се добива рав. 22.12b .

Пожелна практика  За да се постават границите на интеграција, идентифицирај 
ги почетното време (t = 0) и соодветната концентрација на A ([A]0), и запиши ги овие 
вредности како долни граници на соодветните интеграли. Потоа идентифицирај ги 
времето што е од интерес (t) и соодветната концентрација ([A]) и овие вредности 
запиши ги како горни граници на соодветните интеграли.

Равенката 22.12b покажува дека доколку графички се прикаже зависноста на 
ln([A]/[A]0) од t, тогаш реакција од прв ред ќе даде права со наклон −k. Некои од 
константите на брзините на реакциите што се определени на ваков начин се дадени 
во Табела 22.1. Вториот израз во рав. 22.12b покажува дека кај реакциите од прв 
ред, концентрацијата на реактантите се намалува експоненцијално со времето, со 
брзина определена преку k (Сл. 22.5).
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where [A]0 is the initial concentration of A (at t = 0).

Justification 22.1 First-order integrated rate law

First, we rearrange eqn 22.12a into

= −kdt

This expression can be integrated directly because k is a constant independent of t.
Initially (at t = 0) the concentration of A is [A]0, and at a later time t it is [A], so we
make these values the limits of the integrals and write
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[A]
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= −k�
t
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dt

Because the integral of 1/x is ln x, eqn 22.12b is obtained immediately.

A note on good practice To set the limits of integration, identify the start time
(t = 0) and the corresponding concentration of A ([A]0), and write these quantities
as the lower limits of their respective integrals. Then identify the time of interest (t)
and the corresponding concentration ([A]), and write these quantities as the upper
limits of their respective integrals.

Equation 22.12b shows that, if ln([A]/[A]0) is plotted against t, then a first-order 
reaction will give a straight line of slope −k. Some rate constants determined in this
way are given in Table 22.1. The second expression in eqn 22.12b shows that in a first-
order reaction the reactant concentration decreases exponentially with time with a
rate determined by k (Fig. 22.5).
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the rate constant, the more rapid the decay:
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Exploration For a first-order reaction
of the form A → nB (with n possibly

fractional), the concentration of the
product varies with time as [B] = n[B]0

(1 − e−kt). Plot the time dependence of [A]
and [B] for the cases n = 0.5, 1, and 2.

Example 22.3 Analysing a first-order reaction

The variation in the partial pressure of azomethane with time was followed at 
600 K, with the results given below. Confirm that the decomposition

CH3N2CH3(g) → CH3CH3(g) + N2(g)

is first-order in azomethane, and find the rate constant at 600 K.
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This expression can be integrated directly because k is a constant independent of t.
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(t = 0) and the corresponding concentration of A ([A]0), and write these quantities
as the lower limits of their respective integrals. Then identify the time of interest (t)
and the corresponding concentration ([A]), and write these quantities as the upper
limits of their respective integrals.

Equation 22.12b shows that, if ln([A]/[A]0) is plotted against t, then a first-order 
reaction will give a straight line of slope −k. Some rate constants determined in this
way are given in Table 22.1. The second expression in eqn 22.12b shows that in a first-
order reaction the reactant concentration decreases exponentially with time with a
rate determined by k (Fig. 22.5).
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reaction will give a straight line of slope −k. Some rate constants determined in this
way are given in Table 22.1. The second expression in eqn 22.12b shows that in a first-
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Реакција Фаза

Пример 22.3 Анализа на реакциите од прв ред

Следена е промената на парцијалниот притисок на азометанот со текот на времето, 
при 600 K; резултатите се дадени подолу. Потврди дека разлагањето 

CH3N2CH3(g) → CH3CH3(g) + N2(g) 

е од прв ред во однос на азометанот и најди ја константата на брзината при 600 K.
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Br2(l) 25 4.27 × 10−5 4.51 h

C2H6 → 2 CH3 g 700 5.36 × 10−4 21.6 min

* More values are given in the Data section.

Comment 22.1

The web site contains links to databases
of rate constants of chemical reactions.
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Fig. 22.5 The exponential decay of the
reactant in a first-order reaction. The larger
the rate constant, the more rapid the decay:
here klarge = 3ksmall.

Exploration For a first-order reaction
of the form A → nB (with n possibly

fractional), the concentration of the
product varies with time as [B] = n[B]0

(1 − e−kt). Plot the time dependence of [A]
and [B] for the cases n = 0.5, 1, and 2.

Example 22.3 Analysing a first-order reaction

The variation in the partial pressure of azomethane with time was followed at 
600 K, with the results given below. Confirm that the decomposition

CH3N2CH3(g) → CH3CH3(g) + N2(g)

is first-order in azomethane, and find the rate constant at 600 K.

t/s 0 1000 2000 3000 4000

p/Pa 10.9 7.63 5.32 3.71 2.59
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is

ln = −kt [A] = [A]0e−kt (22.12b)

where [A]0 is the initial concentration of A (at t = 0).

Justification 22.1 First-order integrated rate law

First, we rearrange eqn 22.12a into

= −kdt

This expression can be integrated directly because k is a constant independent of t.
Initially (at t = 0) the concentration of A is [A]0, and at a later time t it is [A], so we
make these values the limits of the integrals and write

�
[A]

[A]0

= −k�
t

0

dt

Because the integral of 1/x is ln x, eqn 22.12b is obtained immediately.

A note on good practice To set the limits of integration, identify the start time
(t = 0) and the corresponding concentration of A ([A]0), and write these quantities
as the lower limits of their respective integrals. Then identify the time of interest (t)
and the corresponding concentration ([A]), and write these quantities as the upper
limits of their respective integrals.

Equation 22.12b shows that, if ln([A]/[A]0) is plotted against t, then a first-order 
reaction will give a straight line of slope −k. Some rate constants determined in this
way are given in Table 22.1. The second expression in eqn 22.12b shows that in a first-
order reaction the reactant concentration decreases exponentially with time with a
rate determined by k (Fig. 22.5).
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* More values are given in the Data section.
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of the form A → nB (with n possibly

fractional), the concentration of the
product varies with time as [B] = n[B]0

(1 − e−kt). Plot the time dependence of [A]
and [B] for the cases n = 0.5, 1, and 2.

Example 22.3 Analysing a first-order reaction

The variation in the partial pressure of azomethane with time was followed at 
600 K, with the results given below. Confirm that the decomposition

CH3N2CH3(g) → CH3CH3(g) + N2(g)

is first-order in azomethane, and find the rate constant at 600 K.

t/s 0 1000 2000 3000 4000

p/Pa 10.9 7.63 5.32 3.71 2.59
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(b) Полувреме на реакцијата и временски константи
Корисна информација за брзината на реакција кај хемиските реакции од прв ред 
е полувремето на реакција, t1/2  на супстанцата, кое се дефинира како време што е 
потребно концентрацијата на реактантот да се намали до половина од нејзината почетна 
вредност. Времето за [A] да се намали од [A]0 до 
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Fig. 22.6 The determination of the rate
constant of a first-order reaction: a straight
line is obtained when ln [A] (or, as here, 
ln p) is plotted against t; the slope gives k.

Method As indicated in the text, to confirm that a reaction is first-order, plot
ln([A]/[A]0) against time and expect a straight line. Because the partial pressure of
a gas is proportional to its concentration, an equivalent procedure is to plot
ln(p/p0) against t. If a straight line is obtained, its slope can be identified with −k.

Answer We draw up the following table:

t/s 0 1000 2000 3000 4000

ln(p/p0) 1 −0.360 −0.720 −1.082 −1.441

Figure 22.6 shows the plot of ln(p/p0) against t. The plot is straight, confirming a
first-order reaction, and its slope is −3.6 × 10−4. Therefore, k = 3.6 × 10−4 s−1.

A note on good practice Because the horizontal and vertical axes of graphs are
labelled with pure numbers, the slope of a graph is always dimensionless. For a
graph of the form y = b + mx we can write

y = b + (m units)(x/units)

where ‘units’ are the units of x, and identify the (dimensionless) slope with ‘m
units’. Then

m = slope/units

In the present case, because the graph shown here is a plot of ln(p/p0) against t/s
(with ‘units’ = s) and k is the negative value of the slope of ln(p/p0) against t itself,

k = −slope/s

Self-test 22.4 In a particular experiment, it was found that the concentration of
N2O5 in liquid bromine varied with time as follows:

t/s 0 200 400 600 1000

[N2O5]/(mol dm−3) 0.110 0.073 0.048 0.032 0.014

Confirm that the reaction is first-order in N2O5 and determine the rate constant.
[k = 2.1 × 10−3 s−1]

(b) Half-lives and time constants

A useful indication of the rate of a first-order chemical reaction is the half-life, t1/2, of
a substance, the time taken for the concentration of a reactant to fall to half its initial
value. The time for [A] to decrease from [A]0 to 1–2 [A]0 in a first-order reaction is given
by eqn 22.12b as

kt1/2 = −ln = −ln 1−2 = ln 2

Hence

t1/2 = (22.13)

(ln 2 = 0.693.) The main point to note about this result is that, for a first-order reac-
tion, the half-life of a reactant is independent of its initial concentration. Therefore, if
the concentration of A at some arbitrary stage of the reaction is [A], then it will have
fallen to 1–2 [A] after a further interval of (ln 2)/k. Some half-lives are given in Table 22.1.
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[A]0, кај реакциите од прв ред, е 
даденo со рав. 22.12b како

 

Следствено,

(ln 2 ≈ 0,693). Основната идеја што треба да се забележи кај овој резултат е дека, 
за реакција од прв ред, полувремето за реактант е независно од неговата почетна 
концентрација. Според тоа, доколку концентрацијата на A во некоја произволна фаза 
од реакцијата e [A], таа би станала 
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Fig. 22.6 The determination of the rate
constant of a first-order reaction: a straight
line is obtained when ln [A] (or, as here, 
ln p) is plotted against t; the slope gives k.

Method As indicated in the text, to confirm that a reaction is first-order, plot
ln([A]/[A]0) against time and expect a straight line. Because the partial pressure of
a gas is proportional to its concentration, an equivalent procedure is to plot
ln(p/p0) against t. If a straight line is obtained, its slope can be identified with −k.

Answer We draw up the following table:

t/s 0 1000 2000 3000 4000

ln(p/p0) 1 −0.360 −0.720 −1.082 −1.441

Figure 22.6 shows the plot of ln(p/p0) against t. The plot is straight, confirming a
first-order reaction, and its slope is −3.6 × 10−4. Therefore, k = 3.6 × 10−4 s−1.

A note on good practice Because the horizontal and vertical axes of graphs are
labelled with pure numbers, the slope of a graph is always dimensionless. For a
graph of the form y = b + mx we can write

y = b + (m units)(x/units)

where ‘units’ are the units of x, and identify the (dimensionless) slope with ‘m
units’. Then

m = slope/units

In the present case, because the graph shown here is a plot of ln(p/p0) against t/s
(with ‘units’ = s) and k is the negative value of the slope of ln(p/p0) against t itself,

k = −slope/s

Self-test 22.4 In a particular experiment, it was found that the concentration of
N2O5 in liquid bromine varied with time as follows:

t/s 0 200 400 600 1000

[N2O5]/(mol dm−3) 0.110 0.073 0.048 0.032 0.014

Confirm that the reaction is first-order in N2O5 and determine the rate constant.
[k = 2.1 × 10−3 s−1]

(b) Half-lives and time constants

A useful indication of the rate of a first-order chemical reaction is the half-life, t1/2, of
a substance, the time taken for the concentration of a reactant to fall to half its initial
value. The time for [A] to decrease from [A]0 to 1–2 [A]0 in a first-order reaction is given
by eqn 22.12b as

kt1/2 = −ln = −ln 1−2 = ln 2

Hence

t1/2 = (22.13)

(ln 2 = 0.693.) The main point to note about this result is that, for a first-order reac-
tion, the half-life of a reactant is independent of its initial concentration. Therefore, if
the concentration of A at some arbitrary stage of the reaction is [A], then it will have
fallen to 1–2 [A] after a further interval of (ln 2)/k. Some half-lives are given in Table 22.1.
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[A] за временски интервал од (ln2)/k. Некои 
полувремиња на реакции се дадени во Табела 22.1.

800 22 THE RATES OF CHEMICAL REACTIONS

0

10
00

20
00

30
00

40
00

t /s

�1.5

�1

�0.5

0
ln

 (
/

)
p

p 0

Fig. 22.6 The determination of the rate
constant of a first-order reaction: a straight
line is obtained when ln [A] (or, as here, 
ln p) is plotted against t; the slope gives k.

Method As indicated in the text, to confirm that a reaction is first-order, plot
ln([A]/[A]0) against time and expect a straight line. Because the partial pressure of
a gas is proportional to its concentration, an equivalent procedure is to plot
ln(p/p0) against t. If a straight line is obtained, its slope can be identified with −k.

Answer We draw up the following table:

t/s 0 1000 2000 3000 4000

ln(p/p0) 1 −0.360 −0.720 −1.082 −1.441

Figure 22.6 shows the plot of ln(p/p0) against t. The plot is straight, confirming a
first-order reaction, and its slope is −3.6 × 10−4. Therefore, k = 3.6 × 10−4 s−1.

A note on good practice Because the horizontal and vertical axes of graphs are
labelled with pure numbers, the slope of a graph is always dimensionless. For a
graph of the form y = b + mx we can write

y = b + (m units)(x/units)

where ‘units’ are the units of x, and identify the (dimensionless) slope with ‘m
units’. Then

m = slope/units

In the present case, because the graph shown here is a plot of ln(p/p0) against t/s
(with ‘units’ = s) and k is the negative value of the slope of ln(p/p0) against t itself,

k = −slope/s

Self-test 22.4 In a particular experiment, it was found that the concentration of
N2O5 in liquid bromine varied with time as follows:

t/s 0 200 400 600 1000

[N2O5]/(mol dm−3) 0.110 0.073 0.048 0.032 0.014

Confirm that the reaction is first-order in N2O5 and determine the rate constant.
[k = 2.1 × 10−3 s−1]

(b) Half-lives and time constants

A useful indication of the rate of a first-order chemical reaction is the half-life, t1/2, of
a substance, the time taken for the concentration of a reactant to fall to half its initial
value. The time for [A] to decrease from [A]0 to 1–2 [A]0 in a first-order reaction is given
by eqn 22.12b as

kt1/2 = −ln = −ln 1−2 = ln 2

Hence

t1/2 = (22.13)

(ln 2 = 0.693.) The main point to note about this result is that, for a first-order reac-
tion, the half-life of a reactant is independent of its initial concentration. Therefore, if
the concentration of A at some arbitrary stage of the reaction is [A], then it will have
fallen to 1–2 [A] after a further interval of (ln 2)/k. Some half-lives are given in Table 22.1.
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Метод  Како што беше укажано во текстот, за да се потврди дека реакцијата е 
од прв ред, треба графички да се прикаже зависноста на ln([A]/[A]0) со времето и 
да се очекува да се добие права линија. Бидејќи парцијалниот притисок на гас е 
пропорционален со неговата концентрација, еквивалентен график ќе се добие и ако 
се нанесе зависноста на  ln(p/p0) во однос на t. Ако се добие права линија, нејзиниот 
наклон ќе се идентифицира како −k.

Одговор  Се составува следната табела:

Сликата 22.6 графички ја покажува зависноста на ln(p/p0) од t. Зависноста е права 
линија потврдувајќи дека се работи за реакција од прв ред, а нејзиниот наклон е 
−3,6 × 10−4. Според тоа, k = 3,6 × 10−4 s−1.

Пожелна практика Бидејќи ознаките на хоризонталните и вертикалните оски на 
графиците означуваат бројни вредности, наклонот на правата линија на графикот 
е исто така бездимензионална величина. За графикот на функцијата со облик y = b 
+ mx, може да се напише, y = b + (m единици) (x/единици) каде што „единици“ се 
единиците за величината x и го идентифицираат (бездимензионалниот) наклон со 
„m единици“. Тогаш, m = наклон/единици. Во дадениов случај, бидејќи графикот 
кој е тука презентиран е зависноста на ln(p/p0) од t/s (со „единици“ = s), а k е 
негативната вредност на наклонот на правата  ln(p/p0) во однос на t,

k = −наклон/s

Тест за самопроверка 22.4  Во некој експеримент е најдено дека концентрацијата 
на N2O5 во течен бром се менува со времето на следниов начин:

Потврди дека реакцијата е од прв ред во однос на N2O5 и определи ја константата 
на брзината.

[k = 2,1 × 10−3 s−1]
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Fig. 22.6 The determination of the rate
constant of a first-order reaction: a straight
line is obtained when ln [A] (or, as here, 
ln p) is plotted against t; the slope gives k.

Method As indicated in the text, to confirm that a reaction is first-order, plot
ln([A]/[A]0) against time and expect a straight line. Because the partial pressure of
a gas is proportional to its concentration, an equivalent procedure is to plot
ln(p/p0) against t. If a straight line is obtained, its slope can be identified with −k.

Answer We draw up the following table:

t/s 0 1000 2000 3000 4000

ln(p/p0) 1 −0.360 −0.720 −1.082 −1.441

Figure 22.6 shows the plot of ln(p/p0) against t. The plot is straight, confirming a
first-order reaction, and its slope is −3.6 × 10−4. Therefore, k = 3.6 × 10−4 s−1.

A note on good practice Because the horizontal and vertical axes of graphs are
labelled with pure numbers, the slope of a graph is always dimensionless. For a
graph of the form y = b + mx we can write

y = b + (m units)(x/units)

where ‘units’ are the units of x, and identify the (dimensionless) slope with ‘m
units’. Then

m = slope/units

In the present case, because the graph shown here is a plot of ln(p/p0) against t/s
(with ‘units’ = s) and k is the negative value of the slope of ln(p/p0) against t itself,

k = −slope/s

Self-test 22.4 In a particular experiment, it was found that the concentration of
N2O5 in liquid bromine varied with time as follows:

t/s 0 200 400 600 1000

[N2O5]/(mol dm−3) 0.110 0.073 0.048 0.032 0.014

Confirm that the reaction is first-order in N2O5 and determine the rate constant.
[k = 2.1 × 10−3 s−1]

(b) Half-lives and time constants

A useful indication of the rate of a first-order chemical reaction is the half-life, t1/2, of
a substance, the time taken for the concentration of a reactant to fall to half its initial
value. The time for [A] to decrease from [A]0 to 1–2 [A]0 in a first-order reaction is given
by eqn 22.12b as

kt1/2 = −ln = −ln 1−2 = ln 2

Hence

t1/2 = (22.13)

(ln 2 = 0.693.) The main point to note about this result is that, for a first-order reac-
tion, the half-life of a reactant is independent of its initial concentration. Therefore, if
the concentration of A at some arbitrary stage of the reaction is [A], then it will have
fallen to 1–2 [A] after a further interval of (ln 2)/k. Some half-lives are given in Table 22.1.
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Fig. 22.6 The determination of the rate
constant of a first-order reaction: a straight
line is obtained when ln [A] (or, as here, 
ln p) is plotted against t; the slope gives k.

Method As indicated in the text, to confirm that a reaction is first-order, plot
ln([A]/[A]0) against time and expect a straight line. Because the partial pressure of
a gas is proportional to its concentration, an equivalent procedure is to plot
ln(p/p0) against t. If a straight line is obtained, its slope can be identified with −k.

Answer We draw up the following table:

t/s 0 1000 2000 3000 4000

ln(p/p0) 1 −0.360 −0.720 −1.082 −1.441

Figure 22.6 shows the plot of ln(p/p0) against t. The plot is straight, confirming a
first-order reaction, and its slope is −3.6 × 10−4. Therefore, k = 3.6 × 10−4 s−1.

A note on good practice Because the horizontal and vertical axes of graphs are
labelled with pure numbers, the slope of a graph is always dimensionless. For a
graph of the form y = b + mx we can write

y = b + (m units)(x/units)

where ‘units’ are the units of x, and identify the (dimensionless) slope with ‘m
units’. Then

m = slope/units

In the present case, because the graph shown here is a plot of ln(p/p0) against t/s
(with ‘units’ = s) and k is the negative value of the slope of ln(p/p0) against t itself,

k = −slope/s

Self-test 22.4 In a particular experiment, it was found that the concentration of
N2O5 in liquid bromine varied with time as follows:

t/s 0 200 400 600 1000

[N2O5]/(mol dm−3) 0.110 0.073 0.048 0.032 0.014

Confirm that the reaction is first-order in N2O5 and determine the rate constant.
[k = 2.1 × 10−3 s−1]

(b) Half-lives and time constants

A useful indication of the rate of a first-order chemical reaction is the half-life, t1/2, of
a substance, the time taken for the concentration of a reactant to fall to half its initial
value. The time for [A] to decrease from [A]0 to 1–2 [A]0 in a first-order reaction is given
by eqn 22.12b as

kt1/2 = −ln = −ln 1−2 = ln 2

Hence

t1/2 = (22.13)

(ln 2 = 0.693.) The main point to note about this result is that, for a first-order reac-
tion, the half-life of a reactant is independent of its initial concentration. Therefore, if
the concentration of A at some arbitrary stage of the reaction is [A], then it will have
fallen to 1–2 [A] after a further interval of (ln 2)/k. Some half-lives are given in Table 22.1.
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Fig. 22.6 The determination of the rate
constant of a first-order reaction: a straight
line is obtained when ln [A] (or, as here, 
ln p) is plotted against t; the slope gives k.

Method As indicated in the text, to confirm that a reaction is first-order, plot
ln([A]/[A]0) against time and expect a straight line. Because the partial pressure of
a gas is proportional to its concentration, an equivalent procedure is to plot
ln(p/p0) against t. If a straight line is obtained, its slope can be identified with −k.

Answer We draw up the following table:

t/s 0 1000 2000 3000 4000

ln(p/p0) 1 −0.360 −0.720 −1.082 −1.441

Figure 22.6 shows the plot of ln(p/p0) against t. The plot is straight, confirming a
first-order reaction, and its slope is −3.6 × 10−4. Therefore, k = 3.6 × 10−4 s−1.

A note on good practice Because the horizontal and vertical axes of graphs are
labelled with pure numbers, the slope of a graph is always dimensionless. For a
graph of the form y = b + mx we can write

y = b + (m units)(x/units)

where ‘units’ are the units of x, and identify the (dimensionless) slope with ‘m
units’. Then

m = slope/units

In the present case, because the graph shown here is a plot of ln(p/p0) against t/s
(with ‘units’ = s) and k is the negative value of the slope of ln(p/p0) against t itself,

k = −slope/s

Self-test 22.4 In a particular experiment, it was found that the concentration of
N2O5 in liquid bromine varied with time as follows:

t/s 0 200 400 600 1000

[N2O5]/(mol dm−3) 0.110 0.073 0.048 0.032 0.014

Confirm that the reaction is first-order in N2O5 and determine the rate constant.
[k = 2.1 × 10−3 s−1]

(b) Half-lives and time constants

A useful indication of the rate of a first-order chemical reaction is the half-life, t1/2, of
a substance, the time taken for the concentration of a reactant to fall to half its initial
value. The time for [A] to decrease from [A]0 to 1–2 [A]0 in a first-order reaction is given
by eqn 22.12b as

kt1/2 = −ln = −ln 1−2 = ln 2

Hence

t1/2 = (22.13)

(ln 2 = 0.693.) The main point to note about this result is that, for a first-order reac-
tion, the half-life of a reactant is independent of its initial concentration. Therefore, if
the concentration of A at some arbitrary stage of the reaction is [A], then it will have
fallen to 1–2 [A] after a further interval of (ln 2)/k. Some half-lives are given in Table 22.1.

ln 2

k

D
F

1−2[A]0

[A]0

A
C

PC8eC22  1/26/06  14:41  Page 800

800 22 THE RATES OF CHEMICAL REACTIONS

0

10
00

20
00

30
00

40
00

t /s

�1.5

�1

�0.5

0

ln
 (

/
)

p
p 0

Fig. 22.6 The determination of the rate
constant of a first-order reaction: a straight
line is obtained when ln [A] (or, as here, 
ln p) is plotted against t; the slope gives k.

Method As indicated in the text, to confirm that a reaction is first-order, plot
ln([A]/[A]0) against time and expect a straight line. Because the partial pressure of
a gas is proportional to its concentration, an equivalent procedure is to plot
ln(p/p0) against t. If a straight line is obtained, its slope can be identified with −k.

Answer We draw up the following table:

t/s 0 1000 2000 3000 4000

ln(p/p0) 1 −0.360 −0.720 −1.082 −1.441

Figure 22.6 shows the plot of ln(p/p0) against t. The plot is straight, confirming a
first-order reaction, and its slope is −3.6 × 10−4. Therefore, k = 3.6 × 10−4 s−1.

A note on good practice Because the horizontal and vertical axes of graphs are
labelled with pure numbers, the slope of a graph is always dimensionless. For a
graph of the form y = b + mx we can write

y = b + (m units)(x/units)

where ‘units’ are the units of x, and identify the (dimensionless) slope with ‘m
units’. Then

m = slope/units

In the present case, because the graph shown here is a plot of ln(p/p0) against t/s
(with ‘units’ = s) and k is the negative value of the slope of ln(p/p0) against t itself,

k = −slope/s

Self-test 22.4 In a particular experiment, it was found that the concentration of
N2O5 in liquid bromine varied with time as follows:

t/s 0 200 400 600 1000

[N2O5]/(mol dm−3) 0.110 0.073 0.048 0.032 0.014

Confirm that the reaction is first-order in N2O5 and determine the rate constant.
[k = 2.1 × 10−3 s−1]

(b) Half-lives and time constants

A useful indication of the rate of a first-order chemical reaction is the half-life, t1/2, of
a substance, the time taken for the concentration of a reactant to fall to half its initial
value. The time for [A] to decrease from [A]0 to 1–2 [A]0 in a first-order reaction is given
by eqn 22.12b as

kt1/2 = −ln = −ln 1−2 = ln 2

Hence

t1/2 = (22.13)

(ln 2 = 0.693.) The main point to note about this result is that, for a first-order reac-
tion, the half-life of a reactant is independent of its initial concentration. Therefore, if
the concentration of A at some arbitrary stage of the reaction is [A], then it will have
fallen to 1–2 [A] after a further interval of (ln 2)/k. Some half-lives are given in Table 22.1.
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a substance, the time taken for the concentration of a reactant to fall to half its initial
value. The time for [A] to decrease from [A]0 to 1–2 [A]0 in a first-order reaction is given
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Hence

t1/2 = (22.13)

(ln 2 = 0.693.) The main point to note about this result is that, for a first-order reac-
tion, the half-life of a reactant is independent of its initial concentration. Therefore, if
the concentration of A at some arbitrary stage of the reaction is [A], then it will have
fallen to 1–2 [A] after a further interval of (ln 2)/k. Some half-lives are given in Table 22.1.
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Слика 22.6 Определување на константата на 
брзина на реакцијата кај реакции од прв ред: 
линеарна зависност се добива во случај кога се 
црта зависноста на ln [A] (или како тука,  ln p) 
од t; наклонот ја дава константата k.
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Уште една величина која може да се употреби како показател за брзината кај 
реакција од прв ред е нејзината временска константа τ (тау), времето што е потребно 
концентрацијата на реактантот да се намали до вредност 1/e од неговата почетна 
концентрација. Од рав. 22.12b следува

Со други зборови, временската константа за реакција од прв ред е реципрочната 
вредност на константата на брзина: 

 		   
			 

(c) Реакции од втор ред

Подолу, во Аргументација 22.2, ќе покажеме дека интегрираната форма на временскиот 
закон од втор ред

 				  
	  

може да се запише во еден од следниве два облика: 
					      

			    
		

каде [A]0 е почетната концентрација од A (при t = 0).

Равенката 22.15b покажува дека за да се провери дали станува збор за реакција 
од втор ред, треба графички да се претстави зависноста 1/[A] во однос на t и да 
се очекува зависноста да биде линеарна. Наклонот на правата ја дава бројната 
вредност на k. Некои константи на брзина на реакции, определени на ваков начин, 
се дадени во Табела 22.2. Видоизменетиот израз, рав. 22.15c, ни овозможува да ја 
определиме концентрацијата на А во секој момент по отпочнувањето на реакцијата. 
Тој покажува дека концентрацијата на А се стреми кон нула побавно одошто кај 
реакција од прв ред, при иста почетна брзина (Сл. 22.7). 

Од рав. 22.15b следува, заменувајќи t = t1/2 и , [A] = 
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ln p) is plotted against t; the slope gives k.

Method As indicated in the text, to confirm that a reaction is first-order, plot
ln([A]/[A]0) against time and expect a straight line. Because the partial pressure of
a gas is proportional to its concentration, an equivalent procedure is to plot
ln(p/p0) against t. If a straight line is obtained, its slope can be identified with −k.

Answer We draw up the following table:

t/s 0 1000 2000 3000 4000

ln(p/p0) 1 −0.360 −0.720 −1.082 −1.441

Figure 22.6 shows the plot of ln(p/p0) against t. The plot is straight, confirming a
first-order reaction, and its slope is −3.6 × 10−4. Therefore, k = 3.6 × 10−4 s−1.

A note on good practice Because the horizontal and vertical axes of graphs are
labelled with pure numbers, the slope of a graph is always dimensionless. For a
graph of the form y = b + mx we can write

y = b + (m units)(x/units)

where ‘units’ are the units of x, and identify the (dimensionless) slope with ‘m
units’. Then

m = slope/units

In the present case, because the graph shown here is a plot of ln(p/p0) against t/s
(with ‘units’ = s) and k is the negative value of the slope of ln(p/p0) against t itself,

k = −slope/s

Self-test 22.4 In a particular experiment, it was found that the concentration of
N2O5 in liquid bromine varied with time as follows:

t/s 0 200 400 600 1000

[N2O5]/(mol dm−3) 0.110 0.073 0.048 0.032 0.014

Confirm that the reaction is first-order in N2O5 and determine the rate constant.
[k = 2.1 × 10−3 s−1]

(b) Half-lives and time constants

A useful indication of the rate of a first-order chemical reaction is the half-life, t1/2, of
a substance, the time taken for the concentration of a reactant to fall to half its initial
value. The time for [A] to decrease from [A]0 to 1–2 [A]0 in a first-order reaction is given
by eqn 22.12b as

kt1/2 = −ln = −ln 1−2 = ln 2

Hence

t1/2 = (22.13)

(ln 2 = 0.693.) The main point to note about this result is that, for a first-order reac-
tion, the half-life of a reactant is independent of its initial concentration. Therefore, if
the concentration of A at some arbitrary stage of the reaction is [A], then it will have
fallen to 1–2 [A] after a further interval of (ln 2)/k. Some half-lives are given in Table 22.1.
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[A] дека полувремето за 
реактантот A кој се троши во текот на реакција од втор ред е

Аргументација 22.2  Интегриран закон за реакции од втор ред

За да се интегрира рав. 22.15a, ја преуредуваме во 

Концентрацијата на A е [A]0 при t = 0 и [A] за произволно време t. Според тоа,

Бидејќи интеграл од 1/x2 e –1/x, со замена на границите се добива рав. 22.15b 

Изразов може натаму да се преуреди во равенка 22.15c.

Formulata ???
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Another indication of the rate of a first-order reaction is the time constant, τ (tau),
the time required for the concentration of a reactant to fall to 1/e of its initial value.
From eqn 22.12b it follows that

kτ = −ln = −ln = 1

That is, the time constant of a first-order reaction is the reciprocal of the rate constant:

τ = (22.14)

(c) Second-order reactions

We show in the Justification below that the integrated form of the second-order rate
law

= −k[A]2 (22.15a)

is either of the following two forms:

− = kt (22.15b)

[A] = (22.15c)

where [A]0 is the initial concentration of A (at t = 0).

Justification 22.2 Second-order integrated rate law

To integrate eqn 22.15a we rearrange it into

= −kdt

The concentration of A is [A0] at t = 0 and [A] at a general time t later. Therefore,

−�
[A]

[A]0

= k�
t

0

dt

Because the integral of 1/x 2 is −1/x, we obtain eqn 22.15b by substitution of the 
limits

[A]

[A]0

= − = kt

We can then rearrange this expression into eqn 22.15c.

Equation 22.15b shows that to test for a second-order reaction we should plot 1/[A]
against t and expect a straight line. The slope of the graph is k. Some rate constants 
determined in this way are given in Table 22.2. The rearranged form, eqn 22.15c, lets
us predict the concentration of A at any time after the start of the reaction. It shows
that the concentration of A approaches zero more slowly than in a first-order reaction
with the same initial rate (Fig. 22.7).

It follows from eqn 22.15b by substituting t = t1/2 and [A] = 1–2 [A]0 that the half-life
of a species A that is consumed in a second-order reaction is
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Fig. 22.7 The variation with time of the
concentration of a reactant in a second-
order reaction. The grey lines are the
corresponding decays in a first-order
reaction with the same initial rate. For this
illustration, klarge = 3ksmall.

Exploration For a second-order
reaction of the form A → nB (with 

n possibly fractional), the concentration 
of the product varies with time as [B] =
nkt[A]2

0 /(1 + kt[A]0). Plot the time
dependence of [A] and [B] for the cases 
n = 0.5, 1, and 2.
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It follows from eqn 22.15b by substituting t = t1/2 and [A] = 1–2 [A]0 that the half-life
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Another indication of the rate of a first-order reaction is the time constant, τ (tau),
the time required for the concentration of a reactant to fall to 1/e of its initial value.
From eqn 22.12b it follows that

kτ = −ln = −ln = 1

That is, the time constant of a first-order reaction is the reciprocal of the rate constant:

τ = (22.14)

(c) Second-order reactions

We show in the Justification below that the integrated form of the second-order rate
law

= −k[A]2 (22.15a)

is either of the following two forms:

− = kt (22.15b)

[A] = (22.15c)

where [A]0 is the initial concentration of A (at t = 0).

Justification 22.2 Second-order integrated rate law

To integrate eqn 22.15a we rearrange it into

= −kdt

The concentration of A is [A0] at t = 0 and [A] at a general time t later. Therefore,
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= k�
t

0

dt

Because the integral of 1/x 2 is −1/x, we obtain eqn 22.15b by substitution of the 
limits

[A]

[A]0

= − = kt

We can then rearrange this expression into eqn 22.15c.

Equation 22.15b shows that to test for a second-order reaction we should plot 1/[A]
against t and expect a straight line. The slope of the graph is k. Some rate constants 
determined in this way are given in Table 22.2. The rearranged form, eqn 22.15c, lets
us predict the concentration of A at any time after the start of the reaction. It shows
that the concentration of A approaches zero more slowly than in a first-order reaction
with the same initial rate (Fig. 22.7).
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We can then rearrange this expression into eqn 22.15c.

Equation 22.15b shows that to test for a second-order reaction we should plot 1/[A]
against t and expect a straight line. The slope of the graph is k. Some rate constants 
determined in this way are given in Table 22.2. The rearranged form, eqn 22.15c, lets
us predict the concentration of A at any time after the start of the reaction. It shows
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We can then rearrange this expression into eqn 22.15c.
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against t and expect a straight line. The slope of the graph is k. Some rate constants 
determined in this way are given in Table 22.2. The rearranged form, eqn 22.15c, lets
us predict the concentration of A at any time after the start of the reaction. It shows
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We can then rearrange this expression into eqn 22.15c.

Equation 22.15b shows that to test for a second-order reaction we should plot 1/[A]
against t and expect a straight line. The slope of the graph is k. Some rate constants 
determined in this way are given in Table 22.2. The rearranged form, eqn 22.15c, lets
us predict the concentration of A at any time after the start of the reaction. It shows
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Another indication of the rate of a first-order reaction is the time constant, τ (tau),
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From eqn 22.12b it follows that
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We show in the Justification below that the integrated form of the second-order rate
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is either of the following two forms:
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where [A]0 is the initial concentration of A (at t = 0).
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We can then rearrange this expression into eqn 22.15c.

Equation 22.15b shows that to test for a second-order reaction we should plot 1/[A]
against t and expect a straight line. The slope of the graph is k. Some rate constants 
determined in this way are given in Table 22.2. The rearranged form, eqn 22.15c, lets
us predict the concentration of A at any time after the start of the reaction. It shows
that the concentration of A approaches zero more slowly than in a first-order reaction
with the same initial rate (Fig. 22.7).
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Another indication of the rate of a first-order reaction is the time constant, τ (tau),
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From eqn 22.12b it follows that
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We can then rearrange this expression into eqn 22.15c.

Equation 22.15b shows that to test for a second-order reaction we should plot 1/[A]
against t and expect a straight line. The slope of the graph is k. Some rate constants 
determined in this way are given in Table 22.2. The rearranged form, eqn 22.15c, lets
us predict the concentration of A at any time after the start of the reaction. It shows
that the concentration of A approaches zero more slowly than in a first-order reaction
with the same initial rate (Fig. 22.7).
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Слика 22.7 Изменување на концентрацијата 
на реактантот со времето кај реакција од втор 
ред. Сивите линии се однесуваат на реакции од 
прв ред кои имаат исти почетни брзини. За овој 
график е земено kголемо = 3kмало. 
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is

ln = −kt [A] = [A]0e−kt (22.12b)

where [A]0 is the initial concentration of A (at t = 0).

Justification 22.1 First-order integrated rate law

First, we rearrange eqn 22.12a into

= −kdt

This expression can be integrated directly because k is a constant independent of t.
Initially (at t = 0) the concentration of A is [A]0, and at a later time t it is [A], so we
make these values the limits of the integrals and write

�
[A]

[A]0

= −k�
t

0

dt

Because the integral of 1/x is ln x, eqn 22.12b is obtained immediately.

A note on good practice To set the limits of integration, identify the start time
(t = 0) and the corresponding concentration of A ([A]0), and write these quantities
as the lower limits of their respective integrals. Then identify the time of interest (t)
and the corresponding concentration ([A]), and write these quantities as the upper
limits of their respective integrals.

Equation 22.12b shows that, if ln([A]/[A]0) is plotted against t, then a first-order 
reaction will give a straight line of slope −k. Some rate constants determined in this
way are given in Table 22.1. The second expression in eqn 22.12b shows that in a first-
order reaction the reactant concentration decreases exponentially with time with a
rate determined by k (Fig. 22.5).

d[A]

[A]

d[A]

[A]

D
F

[A]

[A]0

A
C

Synoptic table 22.1* Kinetic data for first-order reactions

Reaction Phase q/°C k/s−1 t1/2

2 N2O5 → 4 NO2 + O2 g 25 3.38 × 10−5 5.70 h

Br2(l) 25 4.27 × 10−5 4.51 h

C2H6 → 2 CH3 g 700 5.36 × 10−4 21.6 min

* More values are given in the Data section.

Comment 22.1

The web site contains links to databases
of rate constants of chemical reactions.
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Fig. 22.5 The exponential decay of the
reactant in a first-order reaction. The larger
the rate constant, the more rapid the decay:
here klarge = 3ksmall.

Exploration For a first-order reaction
of the form A → nB (with n possibly

fractional), the concentration of the
product varies with time as [B] = n[B]0

(1 − e−kt). Plot the time dependence of [A]
and [B] for the cases n = 0.5, 1, and 2.

Example 22.3 Analysing a first-order reaction

The variation in the partial pressure of azomethane with time was followed at 
600 K, with the results given below. Confirm that the decomposition

CH3N2CH3(g) → CH3CH3(g) + N2(g)

is first-order in azomethane, and find the rate constant at 600 K.

t/s 0 1000 2000 3000 4000

p/Pa 10.9 7.63 5.32 3.71 2.59
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 Истражувачка активност   Кај реакција 
од втор ред прикажана со A → nB (при што 
n може да биде дропка), концентрацијата на 
продуктите се менува со тек на време како 

)[A]1/([A]B][ 0
2
0 ktnkt += . Претстави ја 

графички зависноста на [A] и [B] за случаите 
кога n =0,5;1 и 2.

22.3  ИНТЕГРИРАНИ ВРЕМЕНСКИ ЗАКОНИ
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Аргументација 22.3  Реакции со вкупен втор ред

Од стехиометријата на реакцијата следува дека кога концентрацијата на А опаѓа до 
[A]0 – x, концентрацијата на B ќе опадне до [B]0 – x (бидејќи секоја промена во A 
повлекува иста таква промена и во B). Следува дека 
 

Бидејќи [A] = [A]0 – x, следува дека d[A]/dt = – dx/dt, па временскиот закон може 
да се запише како

	

Според тоа, за разлика од реакциите од прв ред, полувремето на реакција за супстанца 
што учествува во реакција од втор ред зависи од нејзината почетна концентрација. 
Практична последица на ваквата зависност е дека супстанци што се распаѓаат во 
реакции од втор ред (вклучително и некои еколошки опасни супстанци) може долго 
време да опстојат во мали концентрации  бидејќи нивните полувремиња се долги кога 
концентрациите им се мали. Во општ случај, за реакција од  n-ти ред запишана како 
A → продукти, полувремето е поврзано со константата на брзина на реакцијата и со 
почетната концентрација на A преку

(види Задача 12.12a.)
Друг тип на реакции од втор ред се оние кои се од прв ред за секој од реактантите 

А и B 

Ваквиот временски закон не може да се интегрира доколку не се познава врската помеѓу 
концентрациите на А и B. На пример, ако хемиската равенка на реакцијата е A + B → 
P, каде што P означува продукти, а почетните концентрации се [A]0 и [B]0, тогаш, како 
што е покажано во Аргументација 22.3, по изминато време t од почетокот на реакцијата, 
концентрациите ја задоволуваат релацијата  

			    

Според тоа, графикот на зависноста од времето t на левата страна од изразот треба да е 
права од која може да се определи k.

802 22 THE RATES OF CHEMICAL REACTIONS

t1/2 = (22.16)

Therefore, unlike a first-order reaction, the half-life of a substance in a second-
order reaction varies with the initial concentration. A practical consequence of this
dependence is that species that decay by second-order reactions (which includes some
environmentally harmful substances) may persist in low concentrations for long 
periods because their half-lives are long when their concentrations are low. In general,
for an nth-order reaction of the form A → products, the half-life is related to the rate
constant and the initial concentration of A by

t1/2 = (22.17)

(See Exercise 12.12a.)
Another type of second-order reaction is one that is first-order in each of two re-

actants A and B:

= −k[A][B] (22.18)

Such a rate law cannot be integrated until we know how the concentration of B is re-
lated to that of A. For example, if the reaction is A + B → P, where P denotes products,
and the initial concentrations are [A]0 and [B]0, then it is shown in the Justification
below that, at a time t after the start of the reaction, the concentrations satisfy the 
relation

ln = ([B]0 − [A]0)kt (22.19)

Therefore, a plot of the expression on the left against t should be a straight line from
which k can be obtained.

Justification 22.3 Overall second-order rate law

It follows from the reaction stoichiometry that, when the concentration of A has
fallen to [A]0 − x, the concentration of B will have fallen to [B]0 − x (because each A
that disappears entails the disappearance of one B). It follows that

= −k([A]0 − x)([B]0 − x)

Because [A] = [A]0 − x, it follows that d[A]/dt = −dx/dt and the rate law may be
written as

d[A]

dt

D
F

[B]/[B]0

[A]/[A]0

A
C

d[A]

dt

1

k[A]n−1

1

k[A]0

Synoptic table 22.2* Kinetic data for second-order reactions

Reaction Phase q/°C k/(dm3 mol−1 s−1)

2 NOBr → 2 NO + Br2 g 10 0.80

2 I → I2 g 23 7 × 109

CH3Cl + CH3O− CH3OH(l) 20 2.29 × 10−6

* More values are given in the Data section.
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Табела 22.2* Кинетички податоци за реакции од втор ред

* Повеќе вредности се дадени во Одделот на податоци.

Реакција Фаза
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Коментар 22.2
За да го искористиме методот на 
неопределени коефициенти за решавање 
на интегралот од обликот
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= k([A]0 − x)([B]0 − x)

The initial condition is that x = 0 when t = 0; so the integration required is

�
x

0

= k�
t

0

dt

The integral on the right is simply kt. The integral on the left is evaluated by using
the method of partial fractions and by using [A] = [A]0 and [B] = [B]0 at t = 0 to give:

�
x

0

= ln − ln

This expression can be simplified and rearranged into eqn 22.19 by combining 
the two logarithms by using ln y − ln z = ln(y/z) and noting that [A] = [A]0 − x and
[B] = [B]0 − x.

Similar calculations may be carried out to find the integrated rate laws for other or-
ders, and some are listed in Table 22.3.

5
6
7

D
E
F

[B]0

[B]0 − x

A
B
C

D
E
F

[A]0

[A]0 − x

A
B
C

1
2
3

1

[B]0 − [A]0

dx

([A]0 − x)([B]0 − x)

dx

([A]0 − x)([B]0 − x)

dx

dt

Comment 22.2

To use the method of partial fractions 
to evaluate an integral of the form 

� dx, where a and b are

constants, we write

= −

and integrate the expression on the
right. It follows that

� = � −�
= ln − ln + constant

DEF
1

b − x

1

a − x

ABC
1

b − a

J
K
L

dx

b − x

dx

a − x

G
H
I

1

b − a

dx

(a − x)(b − x)

D
E
F

1

b − x

1

a − x

A
B
C

1

b − a

1

(a − x)(b − x)

1

(a − x)(b − x)

Table 22.3 Integrated rate laws

Order Reaction Rate law* t1/2

0 A → P v = k [A]0 /2k
kt = x for 0 ≤ x ≤ [A]0

1 A → P v = k[A] (ln 2)/k

kt = ln

2 A → P v = k[A]2 1/k[A]0

kt =

A + B → P v = k[A][B] 

kt = ln 

A + 2 B → P v = k[A][B] 

kt = ln 

A → P 
with autocatalysis v = k[A][P] 

kt = ln 

3 A + 2 B → P v = k[A][B]2

kt =

+ ln 

n ≥ 2 A → P v = k[A]n 

kt = −

* x = [P] and v = dx /dt.

2n−1 − 1

(n − 1)k[A]0
n−1

5
6
7

1

[A]0
n−1

1

([A]0 − x)n−1

1
2
3

1

n − 1

[A]0([B]0 − 2x)

([A]0 − x)[B]0

1

(2[A]0 − [B]0)2

2x

(2[A]0 − [B]0)([B]0 − 2x)[B]0

[A]0([P]0 + x)

([A]0 − x)[P]0

1

[A]0 + [P]0

[A]0([B]0 − 2x)

([A]0 − x)[B]0

1

[B]0 − 2[A]0

[A]0([B]0 − x)

([A]0 − x)[B]0

1

[B]0 − [A]0

x

[A]0([A]0 − x)

[A]0

[A]0 − x
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Почетниот услов е дека x = 0 кога t = 0, така што бараната интеграција е 

 

Интегралот од десната страна е, едноставно, kt. Интегралот од левата страна на 
равенството се наоѓа по методот на неопределени коефициенти, користејќи [A] = 
[A]0 и [B] = [B]0 за t = 0, при што се добива:

Овој израз може да се поедностави и да се преуреди во рав. 22.19 со комбинирање 
на двата логаритма, користејќи дека ln y − ln z = ln (y/z) и земајќи предвид дека [A] 
= [A]0 − x и [B] = [B]0 − x.

Слични пресметки може да се направат за да се најдат интегрираните временски закони 
за реакции од инаков ред и некои од нив се дадени во Табела 22.3.

Табела 22.3 Интегрирани временски закони

Ред                Реакција                         Временски закон*                            	               t1/2

*x = [P] и 

со автокатализа
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0

= k�
t

0

dt

The integral on the right is simply kt. The integral on the left is evaluated by using
the method of partial fractions and by using [A] = [A]0 and [B] = [B]0 at t = 0 to give:

�
x

0

= ln − ln

This expression can be simplified and rearranged into eqn 22.19 by combining 
the two logarithms by using ln y − ln z = ln(y/z) and noting that [A] = [A]0 − x and
[B] = [B]0 − x.

Similar calculations may be carried out to find the integrated rate laws for other or-
ders, and some are listed in Table 22.3.
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[B]0 − x

A
B
C

D
E
F
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A
B
C

1
2
3

1

[B]0 − [A]0

dx

([A]0 − x)([B]0 − x)

dx

([A]0 − x)([B]0 − x)

dx

dt

Comment 22.2

To use the method of partial fractions 
to evaluate an integral of the form 

� dx, where a and b are

constants, we write

= −

and integrate the expression on the
right. It follows that

� = � −�
= ln − ln + constant
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1

b − x

1

a − x
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1

b − a

J
K
L

dx

b − x

dx

a − x

G
H
I

1

b − a

dx

(a − x)(b − x)

D
E
F

1

b − x

1

a − x

A
B
C

1

b − a

1

(a − x)(b − x)

1

(a − x)(b − x)

Table 22.3 Integrated rate laws

Order Reaction Rate law* t1/2

0 A → P v = k [A]0 /2k
kt = x for 0 ≤ x ≤ [A]0

1 A → P v = k[A] (ln 2)/k

kt = ln

2 A → P v = k[A]2 1/k[A]0

kt =

A + B → P v = k[A][B] 

kt = ln 

A + 2 B → P v = k[A][B] 

kt = ln 

A → P 
with autocatalysis v = k[A][P] 

kt = ln 

3 A + 2 B → P v = k[A][B]2

kt =

+ ln 

n ≥ 2 A → P v = k[A]n 

kt = −

* x = [P] and v = dx /dt.

2n−1 − 1

(n − 1)k[A]0
n−1

5
6
7

1

[A]0
n−1

1

([A]0 − x)n−1

1
2
3

1

n − 1

[A]0([B]0 − 2x)

([A]0 − x)[B]0

1
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2x
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x
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= k([A]0 − x)([B]0 − x)

The initial condition is that x = 0 when t = 0; so the integration required is
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0

dt

The integral on the right is simply kt. The integral on the left is evaluated by using
the method of partial fractions and by using [A] = [A]0 and [B] = [B]0 at t = 0 to give:
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This expression can be simplified and rearranged into eqn 22.19 by combining 
the two logarithms by using ln y − ln z = ln(y/z) and noting that [A] = [A]0 − x and
[B] = [B]0 − x.

Similar calculations may be carried out to find the integrated rate laws for other or-
ders, and some are listed in Table 22.3.
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Comment 22.2

To use the method of partial fractions 
to evaluate an integral of the form 

� dx, where a and b are

constants, we write
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and integrate the expression on the
right. It follows that
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kt = x for 0 ≤ x ≤ [A]0

1 A → P v = k[A] (ln 2)/k

kt = ln

2 A → P v = k[A]2 1/k[A]0

kt =

A + B → P v = k[A][B] 

kt = ln 

A + 2 B → P v = k[A][B] 

kt = ln 

A → P 
with autocatalysis v = k[A][P] 

kt = ln 

3 A + 2 B → P v = k[A][B]2

kt =

+ ln 

n ≥ 2 A → P v = k[A]n 

kt = −

* x = [P] and v = dx /dt.

2n−1 − 1

(n − 1)k[A]0
n−1
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= k([A]0 − x)([B]0 − x)

The initial condition is that x = 0 when t = 0; so the integration required is
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0

= k�
t

0

dt

The integral on the right is simply kt. The integral on the left is evaluated by using
the method of partial fractions and by using [A] = [A]0 and [B] = [B]0 at t = 0 to give:
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= ln − ln

This expression can be simplified and rearranged into eqn 22.19 by combining 
the two logarithms by using ln y − ln z = ln(y/z) and noting that [A] = [A]0 − x and
[B] = [B]0 − x.

Similar calculations may be carried out to find the integrated rate laws for other or-
ders, and some are listed in Table 22.3.

5
6
7

D
E
F

[B]0

[B]0 − x

A
B
C

D
E
F

[A]0

[A]0 − x

A
B
C

1
2
3

1

[B]0 − [A]0

dx

([A]0 − x)([B]0 − x)

dx

([A]0 − x)([B]0 − x)

dx

dt

Comment 22.2

To use the method of partial fractions 
to evaluate an integral of the form 

� dx, where a and b are

constants, we write
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and integrate the expression on the
right. It follows that
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kt = x for 0 ≤ x ≤ [A]0

1 A → P v = k[A] (ln 2)/k

kt = ln

2 A → P v = k[A]2 1/k[A]0

kt =

A + B → P v = k[A][B] 

kt = ln 

A + 2 B → P v = k[A][B] 

kt = ln 

A → P 
with autocatalysis v = k[A][P] 

kt = ln 

3 A + 2 B → P v = k[A][B]2

kt =

+ ln 

n ≥ 2 A → P v = k[A]n 

kt = −

* x = [P] and v = dx /dt.

2n−1 − 1

(n − 1)k[A]0
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= k([A]0 − x)([B]0 − x)

The initial condition is that x = 0 when t = 0; so the integration required is
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= k�
t

0

dt

The integral on the right is simply kt. The integral on the left is evaluated by using
the method of partial fractions and by using [A] = [A]0 and [B] = [B]0 at t = 0 to give:

�
x

0

= ln − ln

This expression can be simplified and rearranged into eqn 22.19 by combining 
the two logarithms by using ln y − ln z = ln(y/z) and noting that [A] = [A]0 − x and
[B] = [B]0 − x.

Similar calculations may be carried out to find the integrated rate laws for other or-
ders, and some are listed in Table 22.3.
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Comment 22.2

To use the method of partial fractions 
to evaluate an integral of the form 

� dx, where a and b are

constants, we write

= −

and integrate the expression on the
right. It follows that
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kt = x for 0 ≤ x ≤ [A]0

1 A → P v = k[A] (ln 2)/k

kt = ln

2 A → P v = k[A]2 1/k[A]0

kt =

A + B → P v = k[A][B] 

kt = ln 

A + 2 B → P v = k[A][B] 

kt = ln 

A → P 
with autocatalysis v = k[A][P] 

kt = ln 

3 A + 2 B → P v = k[A][B]2

kt =

+ ln 

n ≥ 2 A → P v = k[A]n 

kt = −

* x = [P] and v = dx /dt.

2n−1 − 1
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= k([A]0 − x)([B]0 − x)

The initial condition is that x = 0 when t = 0; so the integration required is
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= k�
t

0

dt

The integral on the right is simply kt. The integral on the left is evaluated by using
the method of partial fractions and by using [A] = [A]0 and [B] = [B]0 at t = 0 to give:
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= ln − ln

This expression can be simplified and rearranged into eqn 22.19 by combining 
the two logarithms by using ln y − ln z = ln(y/z) and noting that [A] = [A]0 − x and
[B] = [B]0 − x.

Similar calculations may be carried out to find the integrated rate laws for other or-
ders, and some are listed in Table 22.3.
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To use the method of partial fractions 
to evaluate an integral of the form 
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constants, we write
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and integrate the expression on the
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with autocatalysis v = k[A][P] 
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22.5 Температурна зависност на брзините на реакциите

Константите на брзина на повеќето реакции се зголемуваат кога температурата се 
покачува. За многу реакции во раствор ваквото зголемување е некаде во интервалот 
меѓу реакцијата на хидролиза на метил етаноат (каде константата на брзина при 
35 °C е 1,82 пати поголема од онаа на 25 °C) и хидролизата на сахарозата (каде 
множителот е 4,13).

(a) Арениусовски параметри

Експериментално е најдено дека кај многу реакции, графичката зависност на ln 
k од 1/T е линеарна. Ваквата зависност математички може да се опише преку два 
параметра, едниот го претставува отсечокот, а другиот – наклонот на правата, 
пишувајќи ја Арениусовата равенка 

Параметарот A, кој соодветствува на отсечокот на правата при 1/T = 0 (при бесконечно 
висока температура, Сл. 22.10), се вика предекспоненцијален множител или 
„фреквенционен множител“. Параметарот Еа, кој се добива од наклонот на правата  
(−Eа/R), се вика енергија на активацијата или активациона енергија. Заедно, 
двата параметра се нарекуваат арениусовски параметри (Табела 22.4).
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ln
k

ln A

1/T

Slope /� �E Ra

Fig. 22.10 A plot of ln k against 1/T is a
straight line when the reaction follows the
behaviour described by the Arrhenius
equation (eqn 22.29). The slope gives −Ea/R
and the intercept at 1/T = 0 gives ln A.

Synoptic table 22.4* Arrhenius parameters

(1) First-order reactions A /s−1 Ea /(kJ mol−1)

CH3NC → CH3CN 3.98 × 1013 160

2 N2O5 → 4 NO2 + O2 4.94 × 1013 103.4

(2) Second-order reactions A /(dm3 mol−1 s−1) Ea /(kJ mol−1)

OH + H2 → H2O + H 8.0 ×1010 42

NaC2H5O + CH3I in ethanol 2.42 × 1011 81.6

* More values are given in the Data section.

Hence,

k2 =

= = 1.4 × 1011 dm3 mol−1 s−1

It follows that

k1 = k2Kc 7 = 2.4 × 10−5 s−1

The reaction is faster in ice, where k2 = 8.6 × 1012 dm3 mol−1 s−1.

A note on good practice Notice how we keep track of units through the use of c 7:
K and Kw are dimensionless; k2 is expressed in dm3 mol−1 s−1 and k1 is expressed in s−1.

Self-test 22.5 Derive an expression for the relaxation time of a concentration
when the reaction A + B 5 C + D is second-order in both directions.

[1/τ = k([A] + [B])eq + k′([C] + [D])eq]

22.5 The temperature dependence of reaction rates

The rate constants of most reactions increase as the temperature is raised. Many reac-
tions in solution fall somewhere in the range spanned by the hydrolysis of methyl
ethanoate (where the rate constant at 35°C is 1.82 times that at 25°C) and the hydrolysis
of sucrose (where the factor is 4.13).

(a) The Arrhenius parameters

It is found experimentally for many reactions that a plot of ln k against 1/T gives a
straight line. This behaviour is normally expressed mathematically by introducing
two parameters, one representing the intercept and the other the slope of the straight
line, and writing the Arrhenius equation

ln k = ln A − (22.29)

The parameter A, which corresponds to the intercept of the line at 1/T = 0 (at infinite
temperature, Fig. 22.10), is called the pre-exponential factor or the ‘frequency factor’.
The parameter Ea, which is obtained from the slope of the line (−Ea /R), is called the 
activation energy. Collectively the two quantities are called the Arrhenius para-
meters (Table 22.4).

Ea

RT

1

(3.7 × 10−5 s) × (2.0 × 10−7) × (1 mol dm−3)

1

τ(K + 2Kw
1/2)c 7
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Fig. 22.10 A plot of ln k against 1/T is a
straight line when the reaction follows the
behaviour described by the Arrhenius
equation (eqn 22.29). The slope gives −Ea/R
and the intercept at 1/T = 0 gives ln A.

Synoptic table 22.4* Arrhenius parameters

(1) First-order reactions A /s−1 Ea /(kJ mol−1)

CH3NC → CH3CN 3.98 × 1013 160

2 N2O5 → 4 NO2 + O2 4.94 × 1013 103.4

(2) Second-order reactions A /(dm3 mol−1 s−1) Ea /(kJ mol−1)

OH + H2 → H2O + H 8.0 ×1010 42

NaC2H5O + CH3I in ethanol 2.42 × 1011 81.6

* More values are given in the Data section.

Hence,

k2 =

= = 1.4 × 1011 dm3 mol−1 s−1

It follows that

k1 = k2Kc 7 = 2.4 × 10−5 s−1

The reaction is faster in ice, where k2 = 8.6 × 1012 dm3 mol−1 s−1.

A note on good practice Notice how we keep track of units through the use of c 7:
K and Kw are dimensionless; k2 is expressed in dm3 mol−1 s−1 and k1 is expressed in s−1.

Self-test 22.5 Derive an expression for the relaxation time of a concentration
when the reaction A + B 5 C + D is second-order in both directions.

[1/τ = k([A] + [B])eq + k′([C] + [D])eq]

22.5 The temperature dependence of reaction rates

The rate constants of most reactions increase as the temperature is raised. Many reac-
tions in solution fall somewhere in the range spanned by the hydrolysis of methyl
ethanoate (where the rate constant at 35°C is 1.82 times that at 25°C) and the hydrolysis
of sucrose (where the factor is 4.13).

(a) The Arrhenius parameters

It is found experimentally for many reactions that a plot of ln k against 1/T gives a
straight line. This behaviour is normally expressed mathematically by introducing
two parameters, one representing the intercept and the other the slope of the straight
line, and writing the Arrhenius equation

ln k = ln A − (22.29)

The parameter A, which corresponds to the intercept of the line at 1/T = 0 (at infinite
temperature, Fig. 22.10), is called the pre-exponential factor or the ‘frequency factor’.
The parameter Ea, which is obtained from the slope of the line (−Ea /R), is called the 
activation energy. Collectively the two quantities are called the Arrhenius para-
meters (Table 22.4).

Ea

RT

1

(3.7 × 10−5 s) × (2.0 × 10−7) × (1 mol dm−3)

1

τ(K + 2Kw
1/2)c 7
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Fig. 22.10 A plot of ln k against 1/T is a
straight line when the reaction follows the
behaviour described by the Arrhenius
equation (eqn 22.29). The slope gives −Ea/R
and the intercept at 1/T = 0 gives ln A.

Synoptic table 22.4* Arrhenius parameters

(1) First-order reactions A /s−1 Ea /(kJ mol−1)

CH3NC → CH3CN 3.98 × 1013 160

2 N2O5 → 4 NO2 + O2 4.94 × 1013 103.4

(2) Second-order reactions A /(dm3 mol−1 s−1) Ea /(kJ mol−1)

OH + H2 → H2O + H 8.0 ×1010 42

NaC2H5O + CH3I in ethanol 2.42 × 1011 81.6

* More values are given in the Data section.

Hence,

k2 =

= = 1.4 × 1011 dm3 mol−1 s−1

It follows that

k1 = k2Kc 7 = 2.4 × 10−5 s−1

The reaction is faster in ice, where k2 = 8.6 × 1012 dm3 mol−1 s−1.

A note on good practice Notice how we keep track of units through the use of c 7:
K and Kw are dimensionless; k2 is expressed in dm3 mol−1 s−1 and k1 is expressed in s−1.

Self-test 22.5 Derive an expression for the relaxation time of a concentration
when the reaction A + B 5 C + D is second-order in both directions.

[1/τ = k([A] + [B])eq + k′([C] + [D])eq]

22.5 The temperature dependence of reaction rates

The rate constants of most reactions increase as the temperature is raised. Many reac-
tions in solution fall somewhere in the range spanned by the hydrolysis of methyl
ethanoate (where the rate constant at 35°C is 1.82 times that at 25°C) and the hydrolysis
of sucrose (where the factor is 4.13).

(a) The Arrhenius parameters

It is found experimentally for many reactions that a plot of ln k against 1/T gives a
straight line. This behaviour is normally expressed mathematically by introducing
two parameters, one representing the intercept and the other the slope of the straight
line, and writing the Arrhenius equation

ln k = ln A − (22.29)

The parameter A, which corresponds to the intercept of the line at 1/T = 0 (at infinite
temperature, Fig. 22.10), is called the pre-exponential factor or the ‘frequency factor’.
The parameter Ea, which is obtained from the slope of the line (−Ea /R), is called the 
activation energy. Collectively the two quantities are called the Arrhenius para-
meters (Table 22.4).

Ea

RT

1

(3.7 × 10−5 s) × (2.0 × 10−7) × (1 mol dm−3)

1

τ(K + 2Kw
1/2)c 7
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Fig. 22.10 A plot of ln k against 1/T is a
straight line when the reaction follows the
behaviour described by the Arrhenius
equation (eqn 22.29). The slope gives −Ea/R
and the intercept at 1/T = 0 gives ln A.

Synoptic table 22.4* Arrhenius parameters

(1) First-order reactions A /s−1 Ea /(kJ mol−1)

CH3NC → CH3CN 3.98 × 1013 160

2 N2O5 → 4 NO2 + O2 4.94 × 1013 103.4

(2) Second-order reactions A /(dm3 mol−1 s−1) Ea /(kJ mol−1)

OH + H2 → H2O + H 8.0 ×1010 42

NaC2H5O + CH3I in ethanol 2.42 × 1011 81.6

* More values are given in the Data section.

Hence,

k2 =

= = 1.4 × 1011 dm3 mol−1 s−1

It follows that

k1 = k2Kc 7 = 2.4 × 10−5 s−1

The reaction is faster in ice, where k2 = 8.6 × 1012 dm3 mol−1 s−1.

A note on good practice Notice how we keep track of units through the use of c 7:
K and Kw are dimensionless; k2 is expressed in dm3 mol−1 s−1 and k1 is expressed in s−1.

Self-test 22.5 Derive an expression for the relaxation time of a concentration
when the reaction A + B 5 C + D is second-order in both directions.

[1/τ = k([A] + [B])eq + k′([C] + [D])eq]

22.5 The temperature dependence of reaction rates

The rate constants of most reactions increase as the temperature is raised. Many reac-
tions in solution fall somewhere in the range spanned by the hydrolysis of methyl
ethanoate (where the rate constant at 35°C is 1.82 times that at 25°C) and the hydrolysis
of sucrose (where the factor is 4.13).

(a) The Arrhenius parameters

It is found experimentally for many reactions that a plot of ln k against 1/T gives a
straight line. This behaviour is normally expressed mathematically by introducing
two parameters, one representing the intercept and the other the slope of the straight
line, and writing the Arrhenius equation

ln k = ln A − (22.29)

The parameter A, which corresponds to the intercept of the line at 1/T = 0 (at infinite
temperature, Fig. 22.10), is called the pre-exponential factor or the ‘frequency factor’.
The parameter Ea, which is obtained from the slope of the line (−Ea /R), is called the 
activation energy. Collectively the two quantities are called the Arrhenius para-
meters (Table 22.4).
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Fig. 22.10 A plot of ln k against 1/T is a
straight line when the reaction follows the
behaviour described by the Arrhenius
equation (eqn 22.29). The slope gives −Ea/R
and the intercept at 1/T = 0 gives ln A.

Synoptic table 22.4* Arrhenius parameters

(1) First-order reactions A /s−1 Ea /(kJ mol−1)

CH3NC → CH3CN 3.98 × 1013 160

2 N2O5 → 4 NO2 + O2 4.94 × 1013 103.4

(2) Second-order reactions A /(dm3 mol−1 s−1) Ea /(kJ mol−1)

OH + H2 → H2O + H 8.0 ×1010 42

NaC2H5O + CH3I in ethanol 2.42 × 1011 81.6

* More values are given in the Data section.

Hence,

k2 =

= = 1.4 × 1011 dm3 mol−1 s−1

It follows that

k1 = k2Kc 7 = 2.4 × 10−5 s−1

The reaction is faster in ice, where k2 = 8.6 × 1012 dm3 mol−1 s−1.

A note on good practice Notice how we keep track of units through the use of c 7:
K and Kw are dimensionless; k2 is expressed in dm3 mol−1 s−1 and k1 is expressed in s−1.

Self-test 22.5 Derive an expression for the relaxation time of a concentration
when the reaction A + B 5 C + D is second-order in both directions.

[1/τ = k([A] + [B])eq + k′([C] + [D])eq]

22.5 The temperature dependence of reaction rates

The rate constants of most reactions increase as the temperature is raised. Many reac-
tions in solution fall somewhere in the range spanned by the hydrolysis of methyl
ethanoate (where the rate constant at 35°C is 1.82 times that at 25°C) and the hydrolysis
of sucrose (where the factor is 4.13).

(a) The Arrhenius parameters

It is found experimentally for many reactions that a plot of ln k against 1/T gives a
straight line. This behaviour is normally expressed mathematically by introducing
two parameters, one representing the intercept and the other the slope of the straight
line, and writing the Arrhenius equation

ln k = ln A − (22.29)

The parameter A, which corresponds to the intercept of the line at 1/T = 0 (at infinite
temperature, Fig. 22.10), is called the pre-exponential factor or the ‘frequency factor’.
The parameter Ea, which is obtained from the slope of the line (−Ea /R), is called the 
activation energy. Collectively the two quantities are called the Arrhenius para-
meters (Table 22.4).
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Fig. 22.10 A plot of ln k against 1/T is a
straight line when the reaction follows the
behaviour described by the Arrhenius
equation (eqn 22.29). The slope gives −Ea/R
and the intercept at 1/T = 0 gives ln A.

Synoptic table 22.4* Arrhenius parameters

(1) First-order reactions A /s−1 Ea /(kJ mol−1)

CH3NC → CH3CN 3.98 × 1013 160

2 N2O5 → 4 NO2 + O2 4.94 × 1013 103.4

(2) Second-order reactions A /(dm3 mol−1 s−1) Ea /(kJ mol−1)

OH + H2 → H2O + H 8.0 ×1010 42

NaC2H5O + CH3I in ethanol 2.42 × 1011 81.6

* More values are given in the Data section.

Hence,

k2 =

= = 1.4 × 1011 dm3 mol−1 s−1

It follows that

k1 = k2Kc 7 = 2.4 × 10−5 s−1

The reaction is faster in ice, where k2 = 8.6 × 1012 dm3 mol−1 s−1.

A note on good practice Notice how we keep track of units through the use of c 7:
K and Kw are dimensionless; k2 is expressed in dm3 mol−1 s−1 and k1 is expressed in s−1.

Self-test 22.5 Derive an expression for the relaxation time of a concentration
when the reaction A + B 5 C + D is second-order in both directions.

[1/τ = k([A] + [B])eq + k′([C] + [D])eq]

22.5 The temperature dependence of reaction rates

The rate constants of most reactions increase as the temperature is raised. Many reac-
tions in solution fall somewhere in the range spanned by the hydrolysis of methyl
ethanoate (where the rate constant at 35°C is 1.82 times that at 25°C) and the hydrolysis
of sucrose (where the factor is 4.13).

(a) The Arrhenius parameters

It is found experimentally for many reactions that a plot of ln k against 1/T gives a
straight line. This behaviour is normally expressed mathematically by introducing
two parameters, one representing the intercept and the other the slope of the straight
line, and writing the Arrhenius equation

ln k = ln A − (22.29)

The parameter A, which corresponds to the intercept of the line at 1/T = 0 (at infinite
temperature, Fig. 22.10), is called the pre-exponential factor or the ‘frequency factor’.
The parameter Ea, which is obtained from the slope of the line (−Ea /R), is called the 
activation energy. Collectively the two quantities are called the Arrhenius para-
meters (Table 22.4).
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behaviour described by the Arrhenius
equation (eqn 22.29). The slope gives −Ea/R
and the intercept at 1/T = 0 gives ln A.

Synoptic table 22.4* Arrhenius parameters

(1) First-order reactions A /s−1 Ea /(kJ mol−1)

CH3NC → CH3CN 3.98 × 1013 160

2 N2O5 → 4 NO2 + O2 4.94 × 1013 103.4

(2) Second-order reactions A /(dm3 mol−1 s−1) Ea /(kJ mol−1)

OH + H2 → H2O + H 8.0 ×1010 42

NaC2H5O + CH3I in ethanol 2.42 × 1011 81.6

* More values are given in the Data section.

Hence,

k2 =

= = 1.4 × 1011 dm3 mol−1 s−1

It follows that

k1 = k2Kc 7 = 2.4 × 10−5 s−1

The reaction is faster in ice, where k2 = 8.6 × 1012 dm3 mol−1 s−1.

A note on good practice Notice how we keep track of units through the use of c 7:
K and Kw are dimensionless; k2 is expressed in dm3 mol−1 s−1 and k1 is expressed in s−1.
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when the reaction A + B 5 C + D is second-order in both directions.

[1/τ = k([A] + [B])eq + k′([C] + [D])eq]

22.5 The temperature dependence of reaction rates

The rate constants of most reactions increase as the temperature is raised. Many reac-
tions in solution fall somewhere in the range spanned by the hydrolysis of methyl
ethanoate (where the rate constant at 35°C is 1.82 times that at 25°C) and the hydrolysis
of sucrose (where the factor is 4.13).

(a) The Arrhenius parameters

It is found experimentally for many reactions that a plot of ln k against 1/T gives a
straight line. This behaviour is normally expressed mathematically by introducing
two parameters, one representing the intercept and the other the slope of the straight
line, and writing the Arrhenius equation

ln k = ln A − (22.29)

The parameter A, which corresponds to the intercept of the line at 1/T = 0 (at infinite
temperature, Fig. 22.10), is called the pre-exponential factor or the ‘frequency factor’.
The parameter Ea, which is obtained from the slope of the line (−Ea /R), is called the 
activation energy. Collectively the two quantities are called the Arrhenius para-
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Според тоа,

Следува дека

Реакцијата е побрза во мраз, каде k2 = 8,6 × 1012 dm3 mol−1 s−1.

Пожелна практика Треба да се забележи начинот на кој се води сметка за 
единиците на величините, со употребата на c$: K и Kw се бездимензионални, k2 се 
изразува во dm3 mol−1 s−1, a k1 се изразува во s−1.

Тест за самопроверка 22.5  Изведи израз за времето на релаксација на определена 
концентрација кога реакцијата A + B 
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Equation 22.28 shows that the concentrations of A and B relax into the new equi-
librium at a rate determined by the sum of the two new rate constants. Because the
equilibrium constant under the new conditions is K ≈ ka /kb, its value may be com-
bined with the relaxation time measurement to find the individual ka and kb.

Example 22.4 Analysing a temperature-jump experiment

The equilibrium constant for the autoprotolysis of water, H2O(l) 5 H+(aq) +
OH−(aq), is Kw = a(H+)a(OH−) = 1.008 × 10−14 at 298 K. After a temperature-jump,
the reaction returns to equilibrium with a relaxation time of 37 µs at 298 K and 
pH ≈ 7. Given that the forward reaction is first-order and the reverse is second-
order overall, calculate the rate constants for the forward and reverse reactions.

Method We need to derive an expression for the relaxation time, τ (the time con-
stant for return to equilibrium), in terms of k1 (forward, first-order reaction) and
k2 (reverse, second-order reaction). We can proceed as above, but it will be neces-
sary to make the assumption that the deviation from equilibrium (x) is so small
that terms in x2 can be neglected. Relate k1 and k2 through the equilibrium con-
stant, but be careful with units because Kw is dimensionless.

Answer The forward rate at the final temperature is k1[H2O] and the reverse rate
is k2[H+][OH−]. The net rate of deprotonation of H2O is

= −k1[H2O] + k2[H+][OH−]

We write [H2O] = [H2O]eq + x, [H+] = [H+]eq − x, and [OH−] = [OH−]eq − x, and obtain

= −{k1 + k2([H+]eq + [OH−]eq)}x − k1[H2O]eq + k2[H+]eq[OH−]eq + k2x2

≈ −{k1 + k2([H+]eq + [OH−]eq)}x

where we have neglected the term in x2 and used the equilibrium condition

k1[H2O]eq = k2[H+]eq[OH−]eq

to eliminate the terms that are independent of x. It follows that

= k1 + k2([H+]eq + [OH−]eq)

At this point we note that

Kw = a(H+)a(OH−) ≈ ([H+]eq /c 7)([OH−]eq)/c 7) = [H+]eq[OH−]eq/c 72

with c 7 = 1 mol dm−3. For this electrically neutral system, [H+] = [OH−], so the
concentration of each type of ion is K w

1/2c 7, and hence

= k1 + k2(K w
1/2c 7 + K w

1/2c 7) = k2 + 2Kw
1/2c 7

At this point we note that

= =

The molar concentration of pure water is 55.6 mol dm−3, so [H2O]eq /c 7 = 55.6. If
we write K = Kw /55.6 = 1.81 × 10−16, we obtain

= k2{K + 2Kw
1/2}c 7

1

τ

Kw c 72

[H2O]eq

[H+]eq[OH−]eq

[H2O]eq

k1

k2

5
6
7

k1

k2

1
2
3

1

τ

1

τ

dx

dt

d[H2O]

dt

PC8eC22  1/26/06  14:41  Page 806

 C + D е од втор ред во обете насоки.

Tабела 22.4* Арениусовски параметри

(1) Реакции од прв ред                            	        А/s−1                                                      Ea/(kJ mol−1)

(2) Реакции од втор ред                       	       А/(dm3 mol−1 s−1)                                   Ea/(kJ mol−1)

* Повеќе вредности се дадени во Одделот на податоци.

Слика 22.10  Графикот на зависноста на ln 
k од 1/T е права, кога реакцијата го следи 
однесувањето опишано со Арениусовата 
равенка (рав. 22.29). Наклонот e еднаков на 
−Eа/R, а отсечокот, при 1/T = 0,  на ln A.

22.5  ТЕМПЕРАТУРНА ЗАВИСНОСТ НА БРЗИНАТА НА РЕАКЦИЈАТА
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температурата од интерес) од графикот на зависноста на ln k во однос на 1/T дури и во 
случај кога арениусовскиот график не е права линија. Неарениусовското однесување 
е понекогаш индикација дека важна улога во реакцијата игра квантномеханичко 
тунелирање (Оддел 22.7f).

(b) Интерпретација на параметрите

Во ова поглавје арениусовските параметри ќе ги сметаме за чисто емпириски величини 
и тоа ни овозможува да го дискутираме изменувањето на константата на брзина на 
реакцијата со температурата; упатно е, меѓутоа, да се има на ум некаква интерпретација 
и рав. 22.29 да се напише како

		   
				     
За да ја интерпретираме величината Ea ќе разгледаме како се менува молекулската 
потенцијална енергија во текот на хемиска реакција која започнува со судир меѓу 
молекулите од A и молекулите од B (Сл. 22.12).

Како што реакцијата се одвива, молекули од A и од B доаѓаат во контакт, се 
деформираат и започнуваат да разменуваат или да отфрлаат атоми. Реакционата 
координата е множество од движења какви што се промените во меѓуатомските 
растојанија и валентните агли коишто директно се вклучени во образувањето на 
продукти од реактантите (реакционата координата во основа е геометриски концепт и е 
сосема различен од досегот на реакцијата). Потенцијалната енергија расте до максимум 
и групацијата од атоми што соодветствува на регионот блиску до максимумот се 
нарекува активиран комплекс. По максимумот, како што атомите во групацијата се 
преуредуваат, потенцијалната енергија опаѓа и достигнува вредност карактеристична за 
продуктите. Кулминацијата на реакцијата се достигнува при максимална потенцијална 
енергија, што соодветствува* на енергијата на активација Eа. Тука, две молекули од 
реактантите се толку блиску и толку деформирани што мала натамошна деформација 
ги насочува кон добивање на продукти. Клучната конфигурација се нарекува преодна 
состојба на реакцијата. Иако некои молекули што ја достигнуваат преодната состојба 
може да се вратат назад кон реактанти, доколку поминат низ ваквата конфигурација, 
тогаш неизбежно е дека од нив ќе се образуваат продукти како краен резултат. climax

Од претходната дискусија може да се заклучи и тоа дека, за реакција во кои е вклучен 
судир меѓу две молекули, енергијата на активација е минималната кинетичка енергија 
што реактантите мора да ја имаат за да се образуваат продукти. На пример, кај 
реакција што се одвива во гасна фаза, огромен број судири се случуваат секоја секунда, 
но само дел од нив имаат доволна енергија за да овозможат одвивање на реакција. 
Делот од судирите кои имаат кинетичка енергија поголема од Ea преку болцмановската 
распределба е даден како 
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temperature of interest) of a plot of ln k against 1/T even if the Arrhenius plot is not a
straight line. Non-Arrhenius behaviour is sometimes a sign that quantum mechanical
tunnelling is playing a significant role in the reaction (Section 22.7f).

(b) The interpretation of the parameters

For the present chapter we shall regard the Arrhenius parameters as purely empirical
quantities that enable us to discuss the variation of rate constants with temperature;
however, it is useful to have an interpretation in mind and write eqn 22.29 as

k = Ae−Ea/RT (22.31)

To interpret Ea we consider how the molecular potential energy changes in the 
course of a chemical reaction that begins with a collision between molecules of A and
molecules of B (Fig. 22.12).

As the reaction event proceeds, A and B come into contact, distort, and begin to 
exchange or discard atoms. The reaction coordinate is the collection of motions, such
as changes in interatomic distances and bond angles, that are directly involved in the
formation of products from reactants. (The reaction coordinate is essentially a geo-
metrical concept and quite distinct from the extent of reaction.) The potential energy
rises to a maximum and the cluster of atoms that corresponds to the region close 
to the maximum is called the activated complex. After the maximum, the potential 
energy falls as the atoms rearrange in the cluster and reaches a value characteristic of
the products. The climax of the reaction is at the peak of the potential energy, which
corresponds to the activation energy Ea. Here two reactant molecules have come to
such a degree of closeness and distortion that a small further distortion will send them
in the direction of products. This crucial configuration is called the transition state of
the reaction. Although some molecules entering the transition state might revert to
reactants, if they pass through this configuration then it is inevitable that products will
emerge from the encounter.

We also conclude from the preceding discussion that, for a reaction involving the
collision of two molecules, the activation energy is the minimum kinetic energy that re-
actants must have in order to form products. For example, in a gas-phase reaction there
are numerous collisions each second, but only a tiny proportion are sufficiently ener-
getic to lead to reaction. The fraction of collisions with a kinetic energy in excess of an
energy Ea is given by the Boltzmann distribution as e−Ea/RT. Hence, we can interpret the
exponential factor in eqn 22.31 as the fraction of collisions that have enough kinetic
energy to lead to reaction.

The pre-exponential factor is a measure of the rate at which collisions occur irre-
spective of their energy. Hence, the product of A and the exponential factor, e−Ea/RT,
gives the rate of successful collisions. We shall develop these remarks in Chapter 24 and
see that they have their analogues for reactions that take place in liquids.

Accounting for the rate laws

We now move on to the second stage of the analysis of kinetic data, their explanation
in terms of a postulated reaction mechanism.

22.6 Elementary reactions

Most reactions occur in a sequence of steps called elementary reactions, each of
which involves only a small number of molecules or ions. A typical elementary reac-
tion is

Comment 22.3

The terms actiVated complex and
transition state are often used as
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Fig. 22.12 A potential energy profile for an
exothermic reaction. The height of the
barrier between the reactants and products
is the activation energy of the reaction.
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 Според тоа, експоненцијалниот множител во рав. 22.31 
може да се интерпретира како удел на судирите кои имаат доволна кинетичка енергија 
за да доведат до реакција.

Предекспоненцијалниот множител е мерка за фреквенцијата со која се случуваат 
судирите, без оглед на нивната енергија. Така, производот на A и експоненцијалниот 
фактор 
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temperature of interest) of a plot of ln k against 1/T even if the Arrhenius plot is not a
straight line. Non-Arrhenius behaviour is sometimes a sign that quantum mechanical
tunnelling is playing a significant role in the reaction (Section 22.7f).

(b) The interpretation of the parameters

For the present chapter we shall regard the Arrhenius parameters as purely empirical
quantities that enable us to discuss the variation of rate constants with temperature;
however, it is useful to have an interpretation in mind and write eqn 22.29 as

k = Ae−Ea/RT (22.31)

To interpret Ea we consider how the molecular potential energy changes in the 
course of a chemical reaction that begins with a collision between molecules of A and
molecules of B (Fig. 22.12).

As the reaction event proceeds, A and B come into contact, distort, and begin to 
exchange or discard atoms. The reaction coordinate is the collection of motions, such
as changes in interatomic distances and bond angles, that are directly involved in the
formation of products from reactants. (The reaction coordinate is essentially a geo-
metrical concept and quite distinct from the extent of reaction.) The potential energy
rises to a maximum and the cluster of atoms that corresponds to the region close 
to the maximum is called the activated complex. After the maximum, the potential 
energy falls as the atoms rearrange in the cluster and reaches a value characteristic of
the products. The climax of the reaction is at the peak of the potential energy, which
corresponds to the activation energy Ea. Here two reactant molecules have come to
such a degree of closeness and distortion that a small further distortion will send them
in the direction of products. This crucial configuration is called the transition state of
the reaction. Although some molecules entering the transition state might revert to
reactants, if they pass through this configuration then it is inevitable that products will
emerge from the encounter.

We also conclude from the preceding discussion that, for a reaction involving the
collision of two molecules, the activation energy is the minimum kinetic energy that re-
actants must have in order to form products. For example, in a gas-phase reaction there
are numerous collisions each second, but only a tiny proportion are sufficiently ener-
getic to lead to reaction. The fraction of collisions with a kinetic energy in excess of an
energy Ea is given by the Boltzmann distribution as e−Ea/RT. Hence, we can interpret the
exponential factor in eqn 22.31 as the fraction of collisions that have enough kinetic
energy to lead to reaction.

The pre-exponential factor is a measure of the rate at which collisions occur irre-
spective of their energy. Hence, the product of A and the exponential factor, e−Ea/RT,
gives the rate of successful collisions. We shall develop these remarks in Chapter 24 and
see that they have their analogues for reactions that take place in liquids.

Accounting for the rate laws

We now move on to the second stage of the analysis of kinetic data, their explanation
in terms of a postulated reaction mechanism.

22.6 Elementary reactions

Most reactions occur in a sequence of steps called elementary reactions, each of
which involves only a small number of molecules or ions. A typical elementary reac-
tion is
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 ја дава фреквенцијата на успешни судири. Овие забелешки ќе бидат 
натаму развиени во Поглавје 24 каде ќе видиме дека тие имаат аналози за реакции што 
се случуваат во течна фаза.

Објаснение на временските закони

Во натамошниот текст преминуваме на следното ниво од анализата на кинетичките 
податоци, нивното објаснување преку постулиран реакционен механизам. 

22.6 Елементарни реакции‡

Повеќето реакции се случуваат како определен редослед на одделни степени, наречени 
елементарни реакции, кои опишуваат реакции помеѓу мал број на молекули или јони.  Типична 
елементарна реакција е 
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Слика 22.12 Енергетски профил на егзотермна 
реакција. Висината на бариерата помеѓу 
реактантите и продуктите е енергијата на 
активација за реакцијата. 

Реактанти

Продукти

П
от

ен
ци

ја
лн

а 
ен

ер
иј

а

Тек на реакцијата

Коментар 22.3
Термините активиран комплекс и преодна 
состојба честопати се користат како 
синоними; меѓутоа, во натамошниот текст 
ќе ја запазиме разликата меѓу термините. 

* Како што се гледа од Сл. 22.12, ова тврдење е 
неточно (заб. прев.).

‡ Како резултат на погрешното идентифицирање 
на поимите „честичка“ и „супстанца 
образувана од вакви честички“, авторите 
го поистоветуваат поимот „елементарна 
реакција“ со она што се нарекува „елементарен 
акт на хемиска трансформација“ – процес 
во кој учествуваат една, две или, најмногу, 
три честички. Елементарна е реакција во 
која (за разлика од сложена реакција) не 
се образуваат интермедијари (заб. прев.).
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H + Br2 → HBr + Br
Забележи дека фазата на молекулските видови не е специфицирана во хемиската 
равенка на елементарната реакција, бидејќи равенката го претставува процесот што им 
се случува на одделни молекули. Горната хемиска равенка, на пример, означува дека 
H атом напаѓа молекула на Br2  при што се создаваат молекула на HBr и атом на Br. 
Молекуларноста на една елементарна реакција е бројот на молекули кои меѓусебно 
реагираат во елементарна реакција. Кај унимолекулските реакции една молекула 
се разградува или атомите во молекулата се преуредуваат, како при изомеризација на 
циклопропан до пропен. Кај бимолекулските реакции, две молекули се судираат и 
разменуваат енергија, атоми или групи од атоми, или претрпуваат некој друг вид на 
промена. Многу е важно да се прави разлика меѓу молекуларноста и редот на реакцијата. 
Редот на реакцијата е емпириска величина и се добива од експерименталниот временски 
закон; молекуларноста се однесува на елементарната реакција која е единечен степен на 
предложен механизам на реакција. 

Временскиот закон на унимолекулска елементарна реакција е од прв ред во однос 
на реактантот:

				     
каде P означува продукти (може да се формираат и различни продукти истовремено). 
Унимолекулската реакција е од прв ред, бидејќи бројот на молекули од A што се распаѓаат 
во краток интервал е пропорционален со вкупниот бројот на молекули што може да се 
распаднат (десетпати повеќе молекули се распаѓаат за даден временски интервал во 
случај кога отпрвин се присутни 1000 молекули од A, одошто кога се присутни само 
100,). Според тоа, брзината на разложување на A е пропорционална со неговата моларна 
концентрација. 

Елементарната бимолекулска реакција има временски закон за реакција од втор ред:

Бимолекулската реакција е од втор ред, бидејќи нејзината брзина е пропорционална 
на фреквенцијата со која се среќаваат честичките од реактантите, односно е 
пропорционална на нивната концентрација. Според тоа, ако постојат индиции дека 
реакцијата е елементарен, бимолекулски процес, може да се запише временскиот 
закон (и потоа да се премине кон негова експериментална потврда). Се смета дека 
бимолекулски елементарни реакции се случуваат кај многу хомогени реакции, како што 
е димеризацијата на алкани и диени и реакции какви што се  

(каде што „alc“ означува алкохолен раствор). Постојат индиции дека механизмот на 
оваа реакција се состои од еден елементарен степен 

Ваквиот механизам е во согласност со набљудуваниот временски закон

Подолу ќе видиме како серија од елементарни степени да се комбинира така што да го 
прикаже механизмот и како оттука да се стигне до соодветниот временски закон. Засега 
потенцираме дека доколку реакцијата е елементарна и бимолекулска, кинетиката на 
реакцијата е од втор ред, но ако кинетиката на реакцијата е од втор ред, тогаш 
реакцијата може да биде и комплексна. Предложениот механизам може да биде испитан 
само преку подробна детективска работа врз системот и преку испитување дали во текот 
на реакцијата се формираат и други продукти или меѓупродукти. Подробната анализа 
од ваков тип, на пример, била еден од начините на кој било покажано дека реакцијата 
H2(g) + I2(g) → 2HI(g) се одвива по сложен механизам. Долго години пред тоа
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H + Br2 → HBr + Br

Note that the phase of the species is not specified in the chemical equation for an 
elementary reaction, and the equation represents the specific process occurring to 
individual molecules. This equation, for instance, signifies that an H atom attacks 
a Br2 molecule to produce an HBr molecule and a Br atom. The molecularity of an 
elementary reaction is the number of molecules coming together to react in an ele-
mentary reaction. In a unimolecular reaction, a single molecule shakes itself apart or
its atoms into a new arrangement, as in the isomerization of cyclopropane to propene.
In a bimolecular reaction, a pair of molecules collide and exchange energy, atoms, 
or groups of atoms, or undergo some other kind of change. It is most important 
to distinguish molecularity from order: reaction order is an empirical quantity, and
obtained from the experimental rate law; molecularity refers to an elementary reac-
tion proposed as an individual step in a mechanism.

The rate law of a unimolecular elementary reaction is first-order in the reactant:

A → P = −k[A] (22.32)

where P denotes products (several different species may be formed). A unimolecular
reaction is first-order because the number of A molecules that decay in a short inter-
val is proportional to the number available to decay. (Ten times as many decay in 
the same interval when there are initially 1000 A molecules as when there are only 
100 present.) Therefore, the rate of decomposition of A is proportional to its molar
concentration.

An elementary bimolecular reaction has a second-order rate law:

A + B → P = −k[A][B] (22.33)

A bimolecular reaction is second-order because its rate is proportional to the rate at
which the reactant species meet, which in turn is proportional to their concentrations.
Therefore, if we have evidence that a reaction is a single-step, bimolecular process, we
can write down the rate law (and then go on to test it). Bimolecular elementary reac-
tions are believed to account for many homogeneous reactions, such as the dimeriza-
tions of alkenes and dienes and reactions such as

CH3I(alc) + CH3CH2O−(alc) → CH3OCH2CH3(alc) + I−(alc)

(where ‘alc’ signifies alcohol solution). There is evidence that the mechanism of this
reaction is a single elementary step

CH3I + CH3CH2O− → CH3OCH2CH3 + I−

This mechanism is consistent with the observed rate law

v = k[CH3I][CH3CH2O−] (22.34)

We shall see below how to combine a series of simple steps together into a mechan-
ism and how to arrive at the corresponding rate law. For the present we emphasize
that, if the reaction is an elementary bimolecular process, then it has second-order kinetics,
but if the kinetics are second-order, then the reaction might be complex. The postulated
mechanism can be explored only by detailed detective work on the system, and by 
investigating whether side products or intermediates appear during the course of the
reaction. Detailed analysis of this kind was one of the ways, for example, in which the
reaction H2(g) + I2(g) → 2 HI(g) was shown to proceed by a complex mechanism. For

d[A]

dt

d[A]

dt
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can write down the rate law (and then go on to test it). Bimolecular elementary reac-
tions are believed to account for many homogeneous reactions, such as the dimeriza-
tions of alkenes and dienes and reactions such as

CH3I(alc) + CH3CH2O−(alc) → CH3OCH2CH3(alc) + I−(alc)

(where ‘alc’ signifies alcohol solution). There is evidence that the mechanism of this
reaction is a single elementary step

CH3I + CH3CH2O− → CH3OCH2CH3 + I−

This mechanism is consistent with the observed rate law

v = k[CH3I][CH3CH2O−] (22.34)

We shall see below how to combine a series of simple steps together into a mechan-
ism and how to arrive at the corresponding rate law. For the present we emphasize
that, if the reaction is an elementary bimolecular process, then it has second-order kinetics,
but if the kinetics are second-order, then the reaction might be complex. The postulated
mechanism can be explored only by detailed detective work on the system, and by 
investigating whether side products or intermediates appear during the course of the
reaction. Detailed analysis of this kind was one of the ways, for example, in which the
reaction H2(g) + I2(g) → 2 HI(g) was shown to proceed by a complex mechanism. For

d[A]

dt

d[A]

dt
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Слика 23.9  Два модела кои го об јас нуваат 
врзувањето на супстратот за активниот 
цен  тар на ензимот. Кај моделот на брава и 
клуч, актив ни от центар и супстратот имаат 
комплементарна три ди мен зи о нал на струк-
тура и со вр ше но си соодветствуваат, без 
по  тре ба од големи атомски пре у ре ду ва ња. 
Во моделот на ин ду ци ра но прилагодување, 
врзувањето на супстратот индуцира кон фор-
ма ци о на промена во активниот цен тар. Суп-
стра тот соодветствува на активниот 
цен тар откако дошло до конформациона 
про мена. 

Ки се лин ска та катализа е примарниот процес при солволизата на естерите и при ке-
то–енолната тавтомерија. При базната катализа протон се пренесува од суп стра тот 
кон базата:

XH + B ® X + BH+     X  ® про ду кти

Баз на та катализа е примарниот степен при изомеризацијата и при халогенирањето на 
органски соединенија, како и при реакциите на Клајзенова и на алдолна кон ден за ци ја.

23.6  Ен зи ми

Ен зи ми те се хомогени биолошки катализатори. Овие сеприсутни соединенија се спе ци-
јал ни протеини или нуклеински киселини кои содржат активен центар што е одговорен 
за врзување на супстратите, реактантите, и нивно пре ве ду ва ње во продукти. Како што 
е карактеристично за секој катализатор, активниот цен тар се враќа во својата првична 
состојба откако ќе се ослободат про ду кти те. Многу ензими се состојат предимно од 
протеини, а кај некои се присутни ор ган ски или неоргански кофактори во нивните ак-
тивни центри. Меѓутоа, опре де ле ни RNA молекули може исто така да бидат биолошки 
катализатори, обра зу вај ќи рибозими. Многу важен пример на рибозим е рибозомот кој 
е голем збир на про те и ни и каталитички активни RNA молекули, одговорни за синтезата 
на про те и ни во клетката.  

Стру кту ра та на активниот центар е специфична за реакцијата којашто ја ка та ли  зи-
ра, со групи во супстратот кои стапуваат во интеракција со групи од актив ни от центар 
преку интермолекулски интеракции какви што се водородното свр зу ва ње, елек тро-
статичките или фандервалсовските интеракции. На Сл. 23.9 се при ка жа ни два моде ла 
кои го објаснуваат врзувањето на супстратот со активниот цен тар од ензимот. Во мо-
делот на брава и клуч, активниот центар и супстратот има ат комплементарни триди-
мензионални структури и одлично се вклопуваат без да постои потреба од големо пре-
уредување на атомите. Експерименталните по да то ци се на страната на моделот за ин-
дуцирано прилагодување, каде вр зу ва ње то на супстратот индуцира конформациона 
про мена во активниот центар. Ду ри откако ќе дојде до ваква промена, супстратот удоб-
но се сместува во актив ни от центар.

Ен зим ски катализираните реакции се подложни на инхибиција од страна на мо ле-
ку ли што пречат при образувањето на продукт. Многу лекови за третман на бо ле сти 
функционираат преку инхибирање на ензими. На пример, важна стра те ги ја при трет-
манот на синдромот на стекнат имунолошки дефицит (СИДА, англиски AIDS = acquired 
immune deffi cieny syndrome) вклу чу ва постојано внесување на специјално дизајнирани 
инхибитори на протеазата. Ле кот го инхибира ензимот кој претставува клуч за образу-
вање на протеинската об ви вка што го обвиткува генетичкиот материјал на HIV вирусот 
(HIV = human immunodefi ciency virus). Без правилно офор ме на обвивка, HIV вирусот не 
може да се реплицира во орга низмот на до ма ќи нот. 

(a) Ме ха ни зам на Михаелис и Ментен кај ензимската катализа

Екс пе ри мен тал ни те изучувања на ензимската кинетика типично се спроведуваат пре-
ку следење на почетната брзина на образување на продуктот во раствор во кој ен зи-
мот е присутен со мошне ниска концентрација. Навистина, ензимите се тол ку ефи кас ни 
катализатори што значително забрзување може да се набљудува ду ри и при кон цен-
трации кои се за повеќе од три реда на големина помали од кон цен тра ци ја та на суп-
стратот. 

Глав ни карактеристики на многу ензимски катализирани реакции се след ни ве:

1. При зададена почетна концентрација на супстратот, [S]0, почетната брзина за 
образување на продуктот е пропорционална со вкупната концентрација на ен зи мот, [E]0.

2. За дадена [E]0 и ниски вредности за [S]0, брзината на образување на про ду ктот е 
пропорционална со [S]0.

3. За дадена вредност [E]0 и високи вредности за [S]0, брзината на образување на 
продуктот станува независна од [S]0, достигнувајќи максимална вредност, поз на та како 
максимална брзина, vmax.
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v = kb[ES]

Ме ха низ мот на Михаелис и Ментен (Leonor Michaelis и Maud Menten) ги зема пред вид 
ваквите карактеристики. Според овој механизам, во првиот степен се обра зу ва комп-
лекс ензим–супстрат, а супстратот или се ослободува неизменет или по модифицирање 
образува продукти: 

E + S ª ES ka, k'a
ES ® P + E kb

Во следната Аргументација ќе покажеме дека овој механизам води до ра вен ка та на 
Миха е лис и Ментен за брзината на образување на продуктот

(23.17)

ка де KM = (ka + kb)/ka e Михаелисова константа, карактеристична за даден ен зим кој 
дејс тву ва врз определен супстрат. 

Ра вен ка та 23.17 покажува дека, во согласност со експерименталните наб љу ду ва ња (Сл. 
23.10):

1. Ко га [S]0 § KM, брзината е пропорционална со [S]0:

(23.20a)

2. Ко га [S]0 ̈  KM, брзината ја достигнува својата максимална вредност и е не за вис на 
од [S]0:

(23.20b)

23.6  ЕН ЗИ МИ

Слика 23.10  Про ме на на бр зи на та на ре ак-
цијата на ен зим ски катализирана реак ција 
со кон цен тра ци ја та на суп стра тот. Приб ли-
жувањето до ма кси мал на та брзина, vmax при 
го ле ми вредности за [S] се об јас ну ва преку 
механизмот на Михаелис и Ментен. 

Истра жу ва чка активност  Иско ри-
сти ја равенката на Ми ха е лис и Ментен 

за добивање на две семејства од криви со кои 
е претставена зависноста на v од [S]: првата, 
кај која се ме ну ва KM додека vmax е кон стант на 
и втората, кај која се ме ну ва vmax, а KM е кон-
стант на.
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Концентрација на супстратот [S]

= ka[E][S] − k ′a[ES] − kb[ES] = 0
d[ES]

dt

[ES] = [E][S]
DEF

ka

k ′a + kb

ABC

KM = =
[E][S]

[ES]

k ′a + kb

ka

[ES] =
[E]0

1 + KM/[S]0

v = [S]0[E]0

ka

KM

v = vmax = kb[E]0

v=
kb[E]0

1 + KM/[S]0

(23.16)

Ар гу мен та ци ја 23.2  Равенка на Михаелис и Ментен

Бр зи на та на образување на продукти според механизмот на Михаелис и Ментен е 

 (23.18)

Кон цен тра ци ја та на комплексот ензим–супстрат може да ја определиме повикувајќи се на 
ап ро кси ма ци ја та за стационарна состојба и пишувајќи 

 

Сле ду ва дека

(23.19)

ка де што [E] и [S] се концентрациите на слободните ензим и супстрат, соодветно. Ми ха е ли-
со ва та кон стан та сега се дефинира како 

                                     

                  
со забелешка дека KM има исти единици како моларната концентрација. За временскиот за-
кон да се изрази преку концентрацијата на ензимот и на додадениот супстрат, за бе ле жу ва ме 
дека [E]0 = [E] + [ES]. Би деј ќи супстратот вообичаено е присутен во голем вишок во однос 
на ензимот, кон цен тра ци ја та на слободниот супстрат е приближно еднаква со по чет на та 
концентрација на суп стра тот, па може да се запише [S]  [S]0. Тогаш следува де ка:

Ра вен ка та 23.17 се добива кога овој израз за [ES] ќе се замени во оној за брзината на обра зу-
ва ње на продуктот (v = kb[ES]).
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За ме на та на дефиниционите изрази за KM и vmax во рав. 23.17 дава:

(23.21)

Овој израз може да го преуредиме во облик кој е погоден за анализа на податоците со 
употреба на линеарна регресија:

(23.22)

Лајн ви вер–Бурковиот дијаграм ја дава зависноста на 1/v од 1/[S]0 и според рав. 23.22 
тре ба да даде права линија со наклон KM/vmax, со y-отсечок еднаков на 1/vmax, и x-отсе-
чок при 1/KM (Сл. 23.11). Вредноста на kb може да се пресмета од y-отсечокот и рав. 
23.20b. Меѓутоа дијаграмот не ги дава одделните константи на брзина ka и ka кои се 
јавуваат во изразот за KM. Техниката на запрено течење опишана во Одделот 22.1b мо же 
да ги обезбеди потребнитe дополнителни податоци, бидејќи брзината на обра зу ва ње 
на комплексот ензим–супстрат може да се определи преку следење на кон цен тра ци ја та 
по мешањето на ензимот и супстратот. Ваквата процедура ја дава вред но ста на ka, а ka 
натаму се определува преку комбинирање на овој резултат со вред но сти те на kb and KM.

(b) Каталитичка ефикасност на ензимите

Фре квен ци ја на каталитички циклуси (turnover frequency) или каталитичка кон-
стан та на ензимот, kcat, е број на каталитички циклуси (измени) што активниот цен тар 
ги врши во даден интервал, поделен со траењето на временскиот интервал. Оваа вели-
чина има единици како оние на константата на брзина за реакција од прв ред и, изразена 
преку механизмот на Михаелис и Ментен, е бројно еднаква со kb, кон стан та та на брзина 
на реакцијата за ослободување на продуктот од комплексот ен зим–супстрат. Бидејќи kcat 
е еднаква со kb од рав. 23.20b следува дека

(23.23)

Ка та ли тич ка та ефикасност,  (епсилон), на ензимот, е количникот kcat/KM. Колку по-
го ле ма е вредноста за , толку поефикасен е ензимот. Каталитичката активност мо же 
да ја замислиме како ефективна константа на брзината на ензимската реакција. Од 
KM = (ka + kb)/ka и рав. 23.23, следува дека 

(23.24)

Ефи кас но ста ја достигнува својата максимална вредност ka кога kb ¨ ka. Бидејќи ka е 
кон стан та та на брзина за образување на комплекс од две супстанци кои слободно ди-
фун ди ра ат во растворот, максималната ефикасност е поврзана со максималната бр зи на 
на дифузија на E и S низ растворот. Ваквата гранична вредност (за која се дискутира 
по доц на, во Одделот 24.2) при собна температура доведува до константи на брзината 
со вредности околу 108109 dm3 mol1 s1, за молекули со големини како оние на ен зи-
ми те. Ензимот каталаза има  = 4,0  108

 dm3 mol1 s1 и за него се вели дека по стиг нал 
„каталитичка совршеност“, во смисла дека брзината на реакцијата што ја ка та ли зи ра 
е контролирана само од дифузијата: тој реагира веднаш штом супстратот ќе стапи во 
контакт со него.

v =
vmax

1 + KM/[S]0

= +
1

[S]0

D
F

KM

vmax

A
C

1

vmax

1

v

kcat = kb =
vmax

[E]0

При мер 23.3 Определување на каталитичката ефикасност на ензим

Ен зи мот карбонатна анхидраза ја ка та ли зи ра реакцијата на хидратација на CO2 во 
црвените крвни зрнца, во бикарбонатни (хи дро ген кар бо нат ни) јони:

CO2(g) + H2O(l) → HCO3
−(aq) + H+(aq)

Слика 23.11  Лајнвивер–Бурков ди ја грам 
за анализа на ен зим ски катализирана 
ре ак ци ја која тече според ме ха низ мот 
на Михаелис и Ментен и зна че ње то на 
отсечоците и нак ло нот.

Ко мен тар 23.1
Веб-сајтот содржи врски („лин ко ви“) до бази 
на податоци за ензими.
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