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Capitolul I. Cinetică chimică. Noţiuni introductive 
 
 

I. 1. Viteză de reacţie, constantă de viteză: definiţii; ordin de reacţie, 
mecanism, ecuaţie cinetică 

 
 Cinetica chimică se ocupă cu studiul evoluţiilor în timp a reacţiilor 
chimice, elucidarea mecanismelor de reacţie şi analiza factorilor care 
influenţează viteza de reacţie (temperatura, presiunea, compoziţia 
amestecului de reacţie, prezenţa şi tipul catalizatorilor, tăria ionică a 
soluţiei, radiaţiile etc.). 
 Un alt obiectiv important al cineticii chimice îl constituie 
fundamentarea teoretică a legilor care guvernează evoluţia în timp a 
proceselor chimice, necesare atât pentru interpretarea datelor experimentale 
cât şi pentru prestabilirea condiţiilor optime în vederea obţinerii unui anumit 
produs de reacţie, cu randament maxim şi consum de energie minim. 
 
 

I.1.1. Viteza de reacţie. Definiţii 
 
 Considerăm o reacţie oarecare care se desfăşoară unilateral (de la 
stânga la dreapta) conform ecuaţiei stoechiometrice: 

44332211 AAAA ϑϑϑϑ +→+  

A1, A2- reactanţii 
A3, A4- produşi de reacţie 

4321 ,,, ϑϑϑϑ   coeficienţi stoechiometrici. 

 Cantităţile transformate din reactanţi şi cantităţile de produse de 
reacţie apărute sunt proporţionale cu valorile coeficienţilor stoechiometrici 
corespunzători. 
 Viteza de reacţie se poate exprima prin relaţiile: 
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        (1.1) 

şi reprezintă numărul de moli dintr-un participant la reacţie (reactant sau 
produs de reacţie) care se tranformă (se consumă sau apare) în unitatea de 
timp, într-o unitate de volum de reactor. 
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 Coeficienţii stoechiometrici se vor considera cu semnul minus 
pentru reactanţi şi cu semnul plus pentru produsele de reacţie. Numărul de 
moli de reactant scade în timp ( 0,0 21 << dndn ), în timp ce numărul de 

moli de produs de reacţie creşte în timp ( 0,0 43 >> dndn ). 

 Ecuaţia (1.1.) are forma generală: 
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                                                                             (1.2.) 
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1
4321

⋅=⋅=⋅−=⋅−=    dacă nu se ţine 

cont de stoechiometria reacţiei. 
 Între vitezele de reacţie şi fiecare participant la reacţie există relaţia: 

4321

4321

ϑϑϑϑ
AAAA rrrr

===                                                                   (1.3.) 

 În cazul reacţiilor omogene este convenabil să se exprime viteza de 
reacţie în termeni de concentraţie. 

ii cVn ⋅=                                                                                      (1.4.) 

 Înlocuim în relaţia (1.2.) expresia (1.4.) şi obţinem: 
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 Relaţia (1.5.) este expresia vitezei de reacţie în termeni de 
concentraţie pentru cazul general, în care volumul sistemului variază în 
timp, odată cu transformarea reactanţilor în produse. 
 
 Cazuri particulare: 
a) reacţii care decurg la volum constant  0=dV   

 Relaţia (1.5.) capătă forma: 
dt

dc
r i

i

⋅=
ϑ
1

                                     (1.6.) 

 Viteza de reacţie reprezintă în acest caz variaţia concentraţiei unui 
participant la reacţie în unitatea de timp. 
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−− ⋅⋅= smmolr
IS
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b) reacţii eterogene la care participă faze solide sau atunci când 
volumul sistemului nu este bine determinat. 
 Este indicat ca viteza de reacţie să se raporteze la unitatea de masă. 

dt

dn

m
r i

i

⋅
⋅

=
ϑ

1
                                                                              (1.7.) 

m-poate fi masa sistemului sau numai masa componentului i. 
 
c)  procese chimice care se desfăşoară la suprafaţa de separaţie dintre 
faze: procesele de coroziune sau procesele de depunere electrolitică a 
metalelor. 
 Viteza de reacţie se raportează la unitatea de suprafaţă: 

dt

dn

S
r i

i

⋅
⋅

=
ϑ

1
                                                                              (1.8.) 

 
d) reacţii omogene în fază gazoasă, care se desfăşoară în reactoare 
tubulare continue în care presiunea şi temperatura rămân constante iar 
volumul este variabil ( 0≠∑ iϑ ). În acest caz se exprimă viteza de 

reacţie funcţie de conversia reactantului. 
 Conversia unui reactant A reprezintă fracţiunea dintr-un mol de 
reactant, luat iniţial în lucru, care s-a transformat în produse de reacţie 
până la un moment arbitrar t: 

A

A

A
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n
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X

00

0 1−=
−

=                                                              (1.9.) 

 În condiţii de temperatură şi presiune constante: 
( )AA XVV ⋅+⋅= ε10                                                                    (1.10.) 

∑
∑

⋅
⋅

−=
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A c
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,0

0

ϑ
ϑ

ε  

ic ,0 -concentraţiile ini ţiale ale participanţilor la reacţie.  

Exemplu: 
 Derivând ecuaţia (1.9.) în raport cu timpul, obţinem: 

dt

dX
n

dt

dn

dt

dn

ndt

dX A
A

AA

A

A ⋅−=⇔⋅−= 0
0

1
                                  (1.11.) 

 Introducem relaţiile  (1.10.) şi (1.11.) în ecuaţia generală a vitezei de 
reacţie (1.2.) obţinem: 
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dt

dX

X

c
r A

AA

A
A ⋅

⋅+
=

ε1
0                                                                (1.12.) 

 Dacă reacţia se desfăşoară la volum constant (V=V0=const.) şi 
0=Aε   ecuaţia (1.12.) se simplifică: 

dt

dX
cr A

AA ⋅= 0                                                                             (1.13.) 

 Ecuaţia (1.13.) se obţine şi atunci când reacţia se desfăşoară la 
presiune şi temperatură constantă şi ( ) 0=∑ gazeiϑ . 

 
 

I.1.2. Ecuaţie cinetică. Ordin de reacţie. 
 

 Pentru majoritatea reacţiilor chimice unilaterale viteza de reacţie 
depinde de temperatură şi concentraţia reactanţilor. 
 În scopul simplificării analizei, se tratează separat influenţa 
temperaturii şi influenţa concentraţiei. 

La temperatură constantă viteza de reacţie depinde numai de 
concentraţiile reactanţilor. Pentru o reacţie unilaterală de tipul: 

produseBA BA →⋅+⋅ ϑϑ  
 Viteza de reacţie este proporţională cu produsul concentraţiilor 
reactanţilor ridicat la anumite puteri: 

βα
BA cckr ⋅⋅=                                                      (1.14.) ecuaţie cinetică 

k- factorul de proporţionalitate, este o funcţie de temperatură şi se numeşte 
constantă de viteză (coeficient de viteză sau viteză specifică) 
α şi β – sunt numere empirice pozitive, întregi sau fracţionare (care nu au, în 
general, nici o legătură cu coeficienţii stoechiometrici iϑ ). Au valori univoc 

determinate de natura reactanţilor şi se mai numesc ordine parţiale de 
reacţie. 
α- ordinul parţial de reacţie în raport cu componentul A. 
β- ordinul parţial de reacţie în raport cu componentul B. 
 Suma ordinelor parţiale de reacţie este: βα +=n  şi se numeşte 
ordin de reacţie sau ordin de reacţie global. 
 

2222 222 COKClClHgCOOKKOOCHgCl ++→−+  
Viteza de reacţie determinată experimental are valoarea: 
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( )
( ) ( )

2

2422

2

2

1
KOCHgCl

HgCl
cck

dt

dc
r ⋅⋅=⋅−=                      2,1 == βα    

diferite de coeficienţii stoechiometrici. 
 Există şi reacţii cu mecanisme complicate a căror viteză de reacţie 
nu poate fi scrisă sub forma ecuaţiei (1.14.). X=Cl, Br, I, F 

( ) 




 +⋅







−⋅⋅=−=

...

...
1

2

1 22

2

k

c
cck

dt

dc
r HX

XH
X  

HXXH 222 =+  
 Se spune că reacţia nu admite ordin de reacţie. 
 
 

I.1.3. Mecanism de reacţie 
 
 Din punct de vedere cinetic o reacţie chimică  este considerată 
„elementară” dacă transformarea reactanţilor în produse de reacţie are loc 
direct, într-o singură etapă, fără participarea unor intermediari. 
 Studiul reacţiilor chimice în fază gazoasă a impus introducerea 
noţiunii de „molecularitate”- prin care se înţelege numărul de particule 
(molecule, atomi, ioni radicali) care participă la realizarea actului chimic 
elementar. Molecularitatea este egală cu suma coeficienţilor 
stoechiometrici, se poate exprima prin numere întregi, mici şi pozitive (1, 2 
şi foarte rar 3) şi este o noţiune pur teoretică. 
 Din punctul de vedere al molecularităţii, reacţiile chimice se clasifică 
în: reacţii monomoleculare, bimoleculare şi trimoleculare. 
Reacţii monomoleculare: 

( )224 NHCOCNONH →     (izomerizare) 

HClHCClCHCHCH +→−− 63223    (disociere moleculară) 

⋅+⋅→ HCHHCCHHC 256356   (disociere cu formare de radicali) 

Reacţiile bimoleculare (sunt mai numeroase) 
( )264642 HCHC →   (dimerizare) 

4222 ONNO →  

6233 HCHCHC →+
••

    (asociere biradicalică) 

⋅+→+⋅ BrHBrBrH 2     (reacţie tricentrică) 

HIIH 222 →+     (reacţie tetracentrică) 



Gabriela Lisa                                           7 

Reacţiile trimoleculare care presupun ciocnirea simultană a trei molecule, 
sunt foarte rare şi se pot întâlni doar în sisteme gazoase la presiuni mari 
(p>30atm) sau în sisteme lichide. 

22 22 NOONO →+  
 În prezent, molecularitatea se uitilizează numai pentru precizarea 
mecanismului de reacţie. 
 Important este faptul că molecularitatea reacţiei este independentă de 
condiţiile de lucru, rămânând neschimbată pentru o reacţie dată. 
 Ordinul de reacţie se poate modifica funcţie de alegerea 
concentraţiei iniţiale a reactanţilor, presiune şi temperatură. 
 O reacţie se numeşte „complexă” dacă transformarea reactanţilor în 
produse de reacţie nu se face printr-o succesiune de astfel de acte. 
Descrierea completă a unei astfel de reacţii impune cunoaşterea tuturor 
stadiilor elementare prin care se desfăşoară procesul. 

Se numeşte mecanism de reacţie - şirul de reacţii elementare prin 
care se descrie evoluţia unui proces complex. 
 Mecanismul de reacţie implică luarea în consideraţie a faptului că în 
timpul procesului apar compuşi intermediari (molecule, ioni, radicali) care 
prin reacţii elementare succesive duc în final la obţinerea produselor de 
reacţie. 
 Verificarea unui anumit mecanism de reacţie impune punerea în 
evidenţă a tuturor intermediarilor care participă la şirul de reacţii 
elementare. 
 Există cazuri în care unii intermediari nu pot fi puşi în evidenţă, 
datorită reactivităţii foarte mari şi a timpului de existenţă foarte mic, dar 
sunt incluşi în mecanismul de reacţie din considerente teoretice, pentru 
completarea lanţului cinetic. 
 Exemplu: 
 Reacţia de oxidare a ionului feros la ionul feric cu oxigen molecular 
în mediu acid: 

OHFeClHClOFeCl 2322 2444 +→++  

sau 
OHFeHOFe 2

3
2

2 2444 +→++ +++   dacă considerăm numai ionii 
şi moleculele care participă efectiv la reacţie. 

Mecanismul de reacţie: 
 

−++ +↔+ 2
3

2
2 OFeOFe  
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22 HOHO →+ +−  
−++ +→+ 2

3
2

2 HOFeHOFe  

222 OHHHO →+ +−  

HOHOFeOHFe ++→+ −++ 3
22

2  
−++ +→+ HOFeHOFe 32  

OHHOH 2222 ↔+ −+  
 Toate reacţiile din acest mecanism sunt reacţii bimoleculare, posibile 
atât din punct de vedere energetic cât şi din punctul de vedere al frecvenţei 
ciocnirilor. 
 Reacţia nu poate fi considerată elementară deoarece este imposibil 
de realizat o ciocnire simultană a nouă particole. 
 
 
I.2. Metode experimentale, chimice şi fizice utilizate în studiile cinetice 

 
 Considerăm cazul simplu al reacţiilor care se desfăşoară la volum 
constant (reacţii autoclavă). 
 Autoclava este un reactor cu funcţionare discontinuă, construit dintr-
un vas închis, prevăzut cu ventile pentru introducerea reactanţilor şi 
evacuarea produselor de reacţie, având ca dispozitive auxiliare: un agitator 
(A), instrumente de măsurare a temperaturii (T) şi presiunii (M), dispozitiv 
de încălzire (I) şi manta de răcire (S) (figura.1.1) Pentru reacţii în fază 
gazoasă asemenea reactoare închise se folosesc numai în laborator. 
 Considerăm o reacţie oarecare de tipul : 

2121 PPRR +→+  
 Vitezele de reacţie sunt următoarele: 

dt

dc
r R

R −=                                                                                  (1.15.)      

şi   
dt

dc
r p

p =                                                                                (1.16.) 

 Conform acestor relaţii, pentru evaluarea vitezei de reacţie la un 
moment dat este necesar să se determine experimental variaţia în timp a 
concentraţiei unui reactant sau produs de reacţie. 
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M
A

T

SR

P

I  
Fig. 1.1 Autoclavă 

 
În acest scop trebuie ca la anumite intervale de timp, să se extragă 

proba din mediul de reacţie, să se „îngheţe” reacţia în probă şi să se 
determine concentraţia reactantului sau produsului care interesează. Cu 
aceste date se construieşte curba cinetică ( )tfcR =  sau ( )tfcP =  şi prin 

derivare grafică, se calculează viteza de reacţie la orice moment arbitrar 't  
(Figura 1.2. a) şi Figura 1.2.b)). 

CR

C0R

N

t

α

t' a  
t

Cp

β

t’
b  

Fig. 1.2. Metoda grafică de determinare a vitezei de reacţie 
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)180( α−⋅=−= g
R

R t
dt

dc
r  

βtg
dt

dc
r P

P ==  

 Curbele cinetice se determină exclusiv experimental şi reprezintă 
elementele de bază pentru oricare studiu cinetic al unei reacţii. Deoarece 
cantităţile transformate din fiecare participant la reacţie sunt corelate pe 
baza ecuaţiei stoechiometrice este suficient să se  determine experimental o 
singură curbă cinetică, celelalte obţinându-se din stoechiometria reacţiei şi 
concentraţiile iniţiale. 
 Indiferent de ordinul de reacţie, cu excepţia reacţiilor de ordinul 
zero, curba cinetică a unui reactant este descrescătoare, prezintă 
concavitatea în sus şi are ca asimptotă axa timpului sau o paralelă la aceasta. 
 Deoarece extragerea de probe din sistem poate perturba mersul 
reacţiei, pentru studii cinetice se utilizează deseori metodele fizico-chimice 
de analiză, măsurându-se continuu o proprietate fizică a masei de reacţie 
care depinde direct de concentraţia reactanţilor sau produselor de reacţie. În 
acest scop se pot utiliza: măsurătorile de conductivitate electrolitică, 
absorbţia luminii, rotaţia planului luminii polarizate, presiunea totală a 
sistemului, volumul de gaz degajat etc. 

 
 Pentru construirea curbei cinetice trebuie să se cunoască relaţia 
dintre mărimea măsurată şi concentraţie. 
Exemplu: A. 
 Reacţia de invertire a zaharozei în mediu acid: 

( ) ( ) ( )fOHCgOHCOHzOHC H
612661262112212 +→+

+

 

 Zaharoza, glucoza şi fructoza sunt substanţe optic active şi cel mai 
comod este să se măsoare rotaţia planului luminii polarizate (α ). 
 Deoarece cele trei substanţe optic-active se află simultan în sistem, 
dar sunt în proporţii diferite, unghiul de rotaţie al luminii polarizate se poate 
scrie ca sumă a trei constante: 
 

ffggzz ccc ⋅+⋅+⋅= αααα                                                      (1.17.) 

fgz ααα ,, -sunt rotaţiile specifice ale zaharozei; 

fgz ccc ,, - concentraţiile corespunzătoare. 
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 Concentraţiile glucozei şi fructozei pot fi corelate cu concentraţia 
zaharozei. 
 Se notează cu c0z-concentraţia iniţială a zaharozei şi cu cz-
concentraţia zaharozei la un moment arbitrar, t. 

zzfg cccc −== 0                                                                       (1.18.) 

 

fzfzzgzgzz ccccc αααααα ⋅−⋅+⋅−⋅+⋅= 00  

( ) ( ) zfgzzfg cc ⋅−−+⋅+= αααααα 0                                      (1.19.) 

sau zcBA ⋅+=α  
 Constantele A şi B se determină experimental, măsurând unghiul de 
rotaţie la momentul iniţial (t=0, când 0αα =   şi zz cc 0= ) şi la sfârşitul 

reacţiei ( ∞=t , când ∞= αα  şi 0=zc ). 
 

zcBAt 00;0 ⋅+== α                    zcB 00 ⋅+= ∞αα  

zcBAtt ⋅+== α;  

At =∞= ∞α;  

∞= αA     
zc

B
0

0 ∞−
=

αα
       (1.20) 

 Înlocuind în relaţia (1.19) expresiile celor două constante (1.20.) se 
obţine: 

zz
z

zz
z

cc
c

cc
c 0

00

0

0

0 ⋅
−
−

=⇒−=
−

⋅⇒⋅
−

+=
∞

∞
∞

∞∞
∞ αα

αααααααααα      (1.21.) 

 Astfel, cunoscând concentraţia iniţială a zaharozei şi măsurând 

∞αα ,  şi ( )tf=α  se poate determina concentraţia zaharozei ca funcţie de 

timp; respectiv datele necesare pentru construirea curbei cinetice ( )tfcR = , 
din care prin derivare grafică, se calculează vitezele de reacţie. 
 Pentru reacţii în fază gazoasă care se desfăşoară în condiţii de volum 
şi temperatură constante, presiunea amestecului de reacţie variază în timp 
dacă ( )

gazei∑ϑ   este diferit de zero. 

 În acest caz, pentru obţinerea curbei cinetice se poate folosi metoda 
manometrică, măsurându-se variaţia în timp a presiunii totale a sistemului. 
Trebuie să găsim relaţia între concentraţia unui reactant (A) şi presiunea 
totală a amestecului. Utilizăm ecuaţia de stare a amestecului în forma: 
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TRcp i ⋅⋅=∑                                                                           (1.22.) 

 Volumul este constant, relaţia stoechiometrică are următoarea formă: 

A

AA

i

ii nnnn

ϑϑ
00 −

=
−

                                                                    (1.23.) 

sau  

A

AA

i

ii cccc

ϑϑ
00 −

=
−

                                                                     (1.24.) 

 Valoarea raportului nu se modifică dacă în membrul I se însumează 
toţi componenţii participanţi la reacţie: 

A

AA

i

ii cccc

ϑϑ
00 −

=
−

∑
∑ ∑                                                            (1.25.) 

 Concentraţia reactantului A are următoarea formă: 
( )
∑
∑ ∑−⋅

+=
i

iiA
AA

cc
cc

ϑ
ϑ 0

0                                                     (1.26.) 

∑ ic   şi ∑ ic0   se pot exprima în funcţie de presiunea totală (p) respectiv 

presiunea totală în momentul iniţial (p0) ţinând cont de relaţia (1.22.). 

TR

p
ci ⋅

=∑                        
TR

p
c i ⋅

=∑ 0
0  

 În aceste condiţii relaţia (1.22.) poate fi scrisă şi în forma: 
( )

( )∑⋅⋅
−⋅

+=
i

A
AA TR

pp
cc

ϑ
ϑ 0

0           (1.27.) valabilă numai dacă 0≠∑ iϑ . 

 Măsurându-se p0 şi p=f(t) se obţin datele construirii curbei cinetice 
( )tfcA = . 

 Pentru calcularea vitezei de reacţie nu este nevoie să se calculeze 
neapărat valorile lui cA funcţie de timp, ci sunt suficiente doar datele 
experimentale primare ( )tpp = . Dacă derivăm relaţia (1.27.) în raport cu 
timpul se obţine: 

( ) dt

dp

TRdt

dc
r

i

AA
A ⋅

⋅⋅
−=−=

∑ϑ
ϑ

                                               (1.28.) 

 Derivata 








dt

dp
 la diverse momente ale reacţiei se obţine prin 

derivarea grafică a curbei ( )tfp = , construită cu datele elementare primare. 
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Relaţiile (1.27.) şi (1.28.) sunt valabile şi în cazul în care amestecul de 
reacţie conţine un gaz inert (care nu participă la reacţie). Notând cu „a” 
concentraţia gazului inert, ecuaţia de stare a amestecului se scrie: 

( ) TRacp i ⋅⋅+= ∑  la un moment arbitrar şi  

( ) TRacp i ⋅⋅+= ∑ 00  pentru momentul iniţial. 

( ) ( )⇒−⋅⋅=−∑ ∑ 00 ppTRcc ii   expresia vitezei de reacţie este aceeaşi 

(nu se modifică). 
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Capitolul II. Influen ţa temperaturii asupra vitezei de reacţie; energia 
de activare; Teorii asupra vitezei de reacţie. Teoria ciocnirilor pentru 

reacţii bimoleculare. Teoria complexului activat 
 

II.I. Influen ţa temperaturii asupra vitezei de reacţie 
 

 S-a constatat experimental faptul că viteza de reacţie este puternic 
influenţată de temperatură. Dependenţa de temperatură, uneori se exprimă 
prin coeficientul de temperatură ( )Tα , care defineşte creşterea vitezei de 
reacţie când temperatura creşte cu 10ºC. 

 ( ) ( )
( )Tr

Tr
T

10+=α                                                                           (2.1.) 

 Deoarece influenţa temperaturii se manifestă numai asupra 
constantei de viteză, concentraţiile fiind independente de temperatură, 
relaţia (2.1.) devine: 

( ) ( )
( )Tk

Tk
T

10+=α                                                                           (2.2.) 

 Pe baza a numeroase determinări experimentale Van’t Hoff a arătat 
că pentru majoritatea reacţiilor α este doi sau trei; adică viteza de reacţie se 
dublează sau se triplează când temperatura creşte cu zece grade. 
 O relaţie empirică (mai generală) a propus Arrhenius: 

TBeAk /−⋅=                                                                                   (2.3.) 
A, B, sunt constante caracteristice pentru o reacţie dată. 
 Conform ecuaţiei (2.3.) constanta vitezei de reacţie creşte 
exponenţial cu temperatura şi tinde exponenţial către valoarea constantei A, 
atunci când temperatura tinde spre infinit (figura 2.1). 
 Exemplu: pentru reacţia de descompunere a pentaoxidului de azot în 
fază gazoasă: 

24252 2/1 OONON +→   

    Comparând relaţia dată de ecuaţia Arrhenius (2.3) cu izocora de 
reacţie a lui Van’t Hoff s-a arătat că valoarea constantei B este data de 
următoarea relaţie: 

 B=Ea/R                                                                                          (2.4.) 
în care: R- constanta universală a gazelor şi Ea-energia minimă pe care 
trebuie să o aibă moleculele reactanţilor pentru a putea trece în produse de 
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reacţie şi se numeşte energie de activare. Energia de activare poate fi 
interpretată ca o barieră de energie potenţială care se opune desfăşurării 
reacţiei chimice. 

 

0 20 40 60 80

200

400

600

t C0

k·10 s5 -1

 
Fig. 2.1. Variaţia constantei de viteză cu temperatura  

 
 

 Factorul A este dependent de frecvenţa ciocnirilor intermoleculare şi 
se numeşte factor de frecvenţă. Pentru majoritatea reacţiilor chimice A este 
independent de temperatură astfel încât relaţia (2.3.) devine: 

TR

Ea

eAk ⋅
−

⋅=                                                                                    (2.5.) 
 La unele reacţii s-a constatat o uşoară dependenţă de temperatură. 
 Generalizând rezultatele experimentale obţinute în această direcţie 
Kassel a arătat că A se poate scrie în următoarea formă: 

mTAA ⋅= 0                                                                                     (2.6.) 

unde m este un număr întreg  sau fracţionar, negativ, pozitiv sau zero. 
Ecuaţia (2.5.) capătă forma: 

TR

E
m

a

eTAk ⋅
−

⋅⋅= 0                                                                          (2.7.) 

 Ecuaţia lui Kassel  (2.7.) se reduce la ecuaţia lui Arrhenius (2.5.), 
atunci când m=0, adică factorul de frecvenţă este independent de 
temperatură. 
 Pentru evaluarea energiei de activare liniarizăm ecuaţia (2.5.): 

TR

E
AK a

⋅
−= lnln                                                                         (2.8.) 
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 Reprezentând grafic 






=
T

fK
1

ln  se obţine o dreaptă (figura 2.2) cu 

tăietura în origine lnA şi pantă ( ) ( )αα −⋅=⇒−== 180
/1

ln
tgRE

R

E

Td

Kd
tg a

a     

(2.9.). 

1/T

lnk

 
Fig. 2.2 

 
 Pentru cazul în care m este diferit de zero: 

TR

E
TmAK a

⋅
−⋅+= lnlnln 0                                                       (2.10) 

 Reprezentând grafic 






=
T

fK
1

ln  se obţine o curbă cu panta lină. 

Abaterea de la liniaritate este extrem de mică, deoarece factorul 

preexponenţial variază mult mai lent decât TR

Ea

e ⋅
−

. 
Exemplu de reacţii pentru care mTAA ⋅= 0 . 

22

222

NONOClClNONO

ONNO

+→+
+→

 

 Există şi cazuri în care curba 






=
T

fK
1

ln  se poate despărţi în două 

segmente aproape liniare (figura 2.3.). Această comportare corespunde 
sistemelor chimice în care au loc două reacţii concurente, cu energii de 
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activare diferite. (Atunci când acelaşi reactant poate conduce la produşi de 
reacţie diferiţi dacă aceasta s-ar desfăşura în mediu omogen sau eterogen). 
 Deoarece reacţia omogenă are energie de activare mult mai mare, 
aceasta va fi favorizată de temperaturi înalte, în timp ce reacţia eterogenă va 
fi favorizată de temperaturi joase. 
 

1/T

lnk

reactie
omogena reactie

eterogena

 
Fig. 2.3 

 
Exemplu: reacţia de descompunere termică a metanului 
- la temperaturi mici - eterogenă la perete  

24 2HCCH +→  

molJEa /1055,2 5⋅=  

-la temperaturi mari –reacţie omogenă 

2242624 222
2 HCHCHCCH

HHH
 → → → −−−  

molJEa /1064,3 5⋅=  

 Sunt unele reacţii pentru care dependenţa de temperatură a vitezei de 
reacţie nu se poate descrie cu o ecuaţie de tip Arrhenius sau Kassel (figura 
2.4). 
a) Reactie care la o anumită temperatură îşi modifică mecanismul de reacţie, 
decurgând după un mecanism de reacţie în lanţ. 
b) reacţii catalizate. 
c) reacţii la care Ea‹0 

( ) ( ) COCHHCCOCHCH

IIII

NOONO

2262233

22

22

2

2

22

+→+
=+⋅+⋅
→+
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T

k

a T

k

b  

T

k

c  
 

Fig. 2.4.  
 
 Există unele reacţii – în special reacţii de recombinare a radicalilor la 
care Ea=0; în acest caz viteza de reacţie fiind independentă de temperatură. 

 
 

Capitolul III. Ecua ţiile cinetice formale pentru reacţiile unidirecţionale 
de ordine întregi şi fracţionare  

(reacţii de ordin zero, I, II, III şi fracţionare) 
 
  
 În categoria acestor reacţii se includ în primul rând reacţiile 
elementare şi în al doilea rând acele reacţii care, deşi decurg printr-un 
mecanism complex, au ca rezultat global transformarea unilaterală a 
reactanţilor în produse de reacţie. 
 Prin, „cinetică formală” se înţelege analiza ecuaţiilor cinetice 
corespunzătoare unor reacţii elementare, diferind prin ordinul total de 
reacţie. 
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III.1. Cinetica formal ă a reacţiilor de ordinul zero 
 
 Pentru ca o reacţie chimică să prezinte ordinul total zero trebuie ca 
viteza de reacţie să fie independentă de concentraţia reactanţilor. Ecuaţia 
cinetică diferenţială are în acest caz următoarea formă:  

k
dt

dc
r A =−=                                                                                 (3.1) 

 Apariţia ordinului de reacţie zero se explică prin faptul că, de foarte 
multe ori, reacţia chimică este însoţită de fenomene fizice, ca: adsorbţia, 
difuzia, apariţia de faze noi, absorbţia luminii etc. Aceste procese fizice pot 
decurge cu viteză mult mai mică decât reacţia propriu-zisă şi determină 
viteza întregului proces. 
 În principiu, orice reacţie se poate reduce la o reacţie de ordinul zero 
dacă, printr-un procedeu oarecare, se menţine constantă concentraţia 
reactanţilor. 

Exemplu: 

( ) ( ) 24252 2

1
OgONgON +→  

 Această reacţie nu are loc în fază solidă, în timp ce în fază de vapori 
sau soluţie decurge după o reacţie de ordinul 1. 
 Dacă se menţine constantă concentraţia N2O5 în faza gaz, reacţia se 
va desfăşura după o cinetică de ordinul zero. 
 Menţinerea constanţei concentraţiei se poate realiza pe baza 
sublimării N2O5. 

( ) ( )gONsON 5252 ↔  

 Pentru a se obţine o concentraţie constantă a N2O5 (g), ar trebui să se 
lucreze la o temperatură la care viteza de sublimare este egală cu viteza de 
descompunere. 
 Dacă reacţia s-ar desfăşura în soluţie, concentraţia constantă s-ar 
putea realiza prin dizolvarea reactantului care are solubilitate limitată. 
 Un ordin zero aparent se poate realiza la reacţiile în care unul din 
reactanţi are ordinul parţial zero. În acest caz dacă concentraţiile celorlalţi 
reactanţi se iau în mare exces faţă de reactantul cu ordin parţial zero, 
concentraţia acestora rămâne practic constantă şi reacţia este aparent de 
ordinul zero. 
 Pentru obţinerea ecuaţiei curbei cinetice se integrează ecuaţia (3.1.) 
între limitele: 
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A

A

ctt

ct

...............

..............0 0

=
=

     separăm variabilele şi obţinem: 

∫∫ ⋅=−⇔⋅=−
tc

c

AA dtkdcdtkdc
A

A 00

 

tkcctkcc AAAA ⋅−=⇒⋅=− 00                                                   (3.2.) 

 Ecuaţia (3.2.) este curba cinetică pentru reactant. La reacţiile de 
ordinul zero, concentraţia reactantului scade liniar cu timpul. Figura 3.1. 

ttf

C0A

CA

α(180-α)

 
Fig. 3.1. Curba cinetică pentru reacţii de ordin zero 

 Spre deosebire de ecuaţiile de ordin superior, în cazul reacţiilor de 
ordinul zero, sfârşitul reacţiei se atinge după un timp finit (tf), la care 
concentraţia reactanţilor devine egală cu zero. 
 Această afirmaţie este valabilă doar în cazul în care reacţia are loc pe 
suprafeţe solide şi se epuizează reactantul din faza gazoasă sau din soluţie 
sau când se epuizează componentul al cărui ordin parţial de reacţie este 
zero. 
 În cazul în care concentraţia reactantului este menţinută constantă în 
mod artificial, reacţia nu se termină atâta timp cât nu încetează aportul de 
reactant din exterior. 
 Combinând relaţiile (3.1.) şi (3.2.) rezultă următoarea expresie 
pentru constanta de viteză: 

 ( )α−=
−

=−= 1800 tg
t

cc

dt

dc
k AAA                                              (3.3.) 

Este panta dreptei cA=f(t) luată cu semn schimbat (vezi figura 3.1.). 
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sm

mol
k

SI ⋅
=

3
       

 Curent, în cinetica chimică se foloseşte noţiunea de timp de 
înjumătăţire (t1/2) ca o măsură a duratei de desfăşurare a reacţiei. Timpul de 
înjumătăţire reprezintă timpul după care concentraţia reactantului se reduce 
la jumătate. 

 2/1tt =    şi 2/0AA cc =    din ecuaţia (3.2.) rezultă 
k

c
t A

2
0

2/1 =        (3.4.) 

 Se observă că timpul de înjumătăţire pentru reacţiile de ordinul zero 
nu este o mărime caracteristică deoarece depinde de concentraţia iniţială a 
reactantului- care poate fi aleasă în mod arbitrar. 
 

III.2. Cinetica formal ă a reacţiilor de ordin unu 
 
 O reacţie este de ordinul unu, din punct de vedere cinetic, atunci 
când ecuaţia cinetică diferenţială se poate scrie sub forma: 
  

A
A ck

dt

dc
r ⋅=−=                                                                         (3.5.) 

( ) ( ) 24252 2

1
OgONgON +→  

Exemplu: reacţia de descompunere a pentaoxidului de azot în fază gazoasă 
sau în solvenţi inerţi, pentru care viteza de reacţie este proporţională cu 
concentraţia N2O5 la puterea întâi. 
 Această reacţie a fost până în anul 1924, prima reacţie de ordinul 1 
descoperită. 
 Alte reacţii de ordinul 1: 

HClHCClHC C + → °
42

400
52  

HClCHClCHCHClCH C +− → °
2

400
23  

23
490

63 CHCHCHHC C =− → °  

COHCHCHOCH ++→−− 2433  

 Există şi reacţii care prezintă ordinul unu aparent datorită faptului că 
unul din reactanţi se găseşte în sistem într-o cantitate mult mai mare decât 
celălalt şi concentraţia sa se poate considera practic constantă, incluzându-se 
în valoarea constantei de viteză. 
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Exemplu: reacţia de invertire a zaharozei în mediu acid: 
[ ]

612661262112212 OHCOHCOHOHC H + →+
+

 

                 Zaharoză                          glucoză     fructoză 
 ( ) ( ) ( )zaharozacHcOHckr ⋅⋅⋅= +

2  
H+ joacă rol de catalizator 
 Notăm: ( ) ( )+⋅⋅= HcOHckk 2'  

                       ( )zaharozackr ⋅= '  

 Integrăm relaţia (3.5.) între momentul iniţial ( AA cct 0,0 == ) şi un 

moment arbitrar ( AA cctt == , ). 

tk
c

c
dtk

c

dc t

A

A
c

c A

A
A

A

⋅=⇔⋅=− ∫∫
0

0ln
0

                                              (3.6.) 

 Din relaţia (3.6.) se obţine curba cinetică pentru reactant: 
tk

AA ecc ⋅−⋅= 0                                                                                (3.7.) 

 Concentraţia reactantului scade exponenţial cu timpul de reacţie şi 
atinge valoarea zero la ∞=t . 
 Pentru verificarea datelor experimentale şi calcularea constantei de 
viteză se foloseşte forma liniarizată a ecuaţiei cinetice integrate. (3.6.). 

 Dacă se reprezintă grafic 
A

A

c

c0ln   şi t, trebuie să se obţină o dreaptă 

care trece prin origine şi a cărei pantă este egală cu constanta vitezei de 
reacţie (figura 3.2). 

0

1

2

20 40 60
t,min

ln c /c0A A

 
Fig. 3.2 

 Pentru reacţia: 
HBrBrOHCBrOHC +→ 4342444  acid dibromsuccinic 
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 Deoarece de multe ori momentul iniţial al reacţiei nu este precis 
determinat, devenind incertă valoarea concentraţiei iniţiale (c0A) se 
utilizează ecuaţia (3.6.) în următoarea formă: 

tkcc AA ⋅−= 0lnln                                                                        (3.7.) 

 Se reprezintă grafic ( )tfcA =ln    şi se obţine o dreaptă cu tăietura în 

origine –lnc0A şi pantă k
dt

cd
tg A −==

lnβ  (figura 3.3). 

20 40 60
t,min

1,6

-0,4

lncA

 
Fig. 3.3 Verificarea ordinului de reacţie pentru reacţia de dehidrobromurare 

a acidului dibromsuccinic. 
 S-a observat că pentru o reacţie de ordinul 1, alegerea momentului 
iniţial este arbitrară. Dacă la un moment t concentraţia reactantului este c, 
iar la un alt moment arbitrar ('0t ) concentraţia reactantului este '0c , ecuaţia 

se poate scrie: 
ktecc −⋅= 0  

0'
0

'
0

ktecc −⋅=     

Împărţim membru cu membru şi obţinem: 
( )ttke

c

c −⋅=
'
0

'
0

 

sau  
( ) ''

0 '
0

'
0

tkttk ececc ⋅−⋅ ⋅=⋅=  relaţiile (3.9.) 

( )ttt −= '
0'  

 Rezultă că în urma translării pe axa timpului forma ecuaţiei cinetice 
nu se schimbă. Din punct de vedere experimental această libertate de alegere 
reprezintă un mare avantaj, deoarece poate fi eliminată perioada iniţială, în 
care se stabileşte regimul staţionar de temperatură în mediul de reacţie. 
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Expresia timpului de înjumătăţire 

 
 2/1tt =    şi 2/0AA cc =    din ecuaţia (3.6.) rezultă: 

kk
ttk

c
c

A

A 693,02ln

2

ln 2/12/1
0

0 ==⇔⋅=                                        (3.10.) 

 Din relaţia (3.10.) rezultă că pentru reacţii de ordinul unu timpul de 
înjumătăţire nu depinde de concentraţia iniţială a reactantului, fiind 
dependent numai de constanta vitezei de reacţie. Pentru o reacţie de ordinul 
1, timpul de înjumătăţire este o mărime caracteristică, putând fi utilizat 
pentru compararea vitezelor diverselor reacţii de ordinul unu. În acest sens 
t1/2 este utilizat curent pentru aprecierea timpului de viaţă a izotopilor 
radioactivi, care se dezintegrează prin reacţii nucleare de ordinul unu. 
 Timpul de înjumătăţire poate fi evaluat şi pe cale grafică utilizând 
curba cinetică pentru reactant. (Figura 3.4.) 

t,min

cA

c0A

c'0A

t1/2 t'1/2  
Fig. 3.4. 

,
2/1 2/1

tt =  

 Ecuaţia cinetică integrată (3.7.) poate fi transcrisă şi în termeni de 
conversia reactantului (XA). 

 
V

n
c A

A =  

( )AAA Xcc −⋅= 10  
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A

A
A c

c
X

0

1−=    se găseşte tk
A eX ⋅−−= 1                                     (3.11.) 

 Conversia reactantului indică o creştere exponenţială în timp. 
 
 

III.3. Cinetica formal ă a reacţiilor ireversibile de ordinul doi 
 
 Există multe reacţii, la care participă doi reactanţi: 

reactiedeprodusiBA ..→+  
pentru care ecuaţia cinetică diferenţială se poate scrie în forma: 

BA
BA cck

dt

dc

dt

dc
r ⋅⋅=−=−=                                                     (3.12.) 

 Reacţia are ordinul total de reacţie 2 şi este de ordinul unu în raport 
cu reactantul A şi tot de ordinul unu în raport cu reactantul B. 
 Exemplu: saponificarea unui ester în soluţie apoasă alcalină: 

OHHCCOOCHHOHCOOCCH −+→+ −−
523523  

 Pentru a studia experimental această reacţie soluţiile apoase de ester 
şi NaOH sunt termostatate în vase separate. Când s-a atins echilibrul termic 
cele două soluţii se amestecă şi se începe cronometrarea timpului de reacţie. 
 Concentraţiile ini ţiale ale reactanţilor se calculează ţinând cont de 
concentraţiile ini ţiale ale soluţiilor şi de diluarea reciprocă a acestora în 
procesul de amestecare. 
 Din timp în timp, se extrag probe, în care reacţia este îngheţată prin 
efectul simultan al răcirii şi consumului ionilor OH-. Consumul ionilor 
hidroxil se face prin adăugarea în probă a unui volum de acid determinat de 
concentraţie cunoscută. Prin titrarea excesului de acid, se poate calcula 
concentraţia ionilor de OH- din proba examinată, la timpul la care aceasta a 
fost extrasă. 
 Mersul reacţiei mai poate fi urmărit: 
-măsurându-se conductivitatea electrică a mediului de reacţie care scade 
datorită înlocuirii ionilor de HO- (cu mobilitate mare cu ionii de CH3COO-. 
-dilatometric-prin măsurarea creşterii de volum care are loc în timpul 
reacţiei sau 
-calorimetric-prin măsurarea căldurii degajate în timpul reacţiei. 
 
 Alte reacţii de ordinul 2: 
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- adiţia iodului la acidul β-fenilpropionic 
COOHCIHCICOOHCCHC =−→+−≡− 56256  

(mersul reacţiei poate fi urmărit fotocalorimetric sau prin titrarea iodului) 
-reacţia de hidroliză a acidului α-brompropionic 

−−−− +−−→+−− BrCOOCHOHCHHOCOOCBrHCH 33  

 Există reacţii la care participă un singur reactant: 
produseA →  
produseA →2  

Pentru care ecuaţia cinetică diferenţială indică o cinetică de ordinul doi: 

2
A

A ck
dt

dc
r ⋅=−=                                                                        (3.13.) 

 În această categorie intră următoarele reacţii: 
-descompunerea aldehidei acetice în fază gazoasă, la t>500ºC 

COCHCHOCH +→ 43  

-descompunerea dioxidului de N2 

22 22 ONONO +→  
-dimerizarea ciclopentadienei în soluţie sau în fază gazoasă 
-sinteza acidului iodhidric: 

HIIH 222 ↔+  
 Aceste reacţii sunt reversibile şi de ordinul 2 în ambele sensuri. Dacă 
se porneşte de la un amestec de hidrogen şi vapori de iod, în momentele 
iniţiale ale reacţiei concentraţia acidului iodhidric este mică astfel încât 
reacţia inversă este neglijabilă şi procesul poate fi tratat ca o reacţie 
unilaterală de ordiunl doi-cel puţin în momentele iniţiale. 
 O ecuaţie cinetică diferenţială de tipul (3.13.) este valabilă şi în cazul 
în care la reacţie participă doi reactanţi ai căror coeficienţi stoechiometrici 
sunt egali, iar concentraţiile iniţiale se iau identice. 
 Pentru a putea integra relaţia (3.12.) care are trei variabile cA, cB şi t, 
este necesară o relaţie între  cA şi  cB –pentru a reduce numărul de variabile. 
 Trebuie să ţinem cont de stoechiometria ecuaţiei  

reactiedeprodusiBA ..→+  

BABA dndn =⇒== 1ϑϑ    şi dacă reacţia se desfăşoară la volum şi 
temperatură constante prin împărţire la volum : 

BA dcdc =⇒  

BBAA cccct 00 ;,0 ===  
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BBAA cccctt === ;,  

( ) ( ) ( )BAABBBAA cccccccc 0000 −−=⇒−=−                           (3.14.) 

 Înlocuim în relaţia (3.12.) şi separăm variabilele: 

( )[ ] dtk
cccc

dc

BAAA

A ⋅−=
−−⋅ 00

                                                   (3.15.) 

( )[ ] ( ) ( )







−−
−⋅

−
−=

−−⋅ BAAABABAAA cccccccccc 000000

1111
 

( ) ( ) ∫∫∫ ⋅−⋅=
−−

−
t

BA

c

c BAA

A
c

c A

A dtcck
ccc

dc

c

dc A

A

A

A 0

00
0000

 

 
( )[ ] ( ) tcckcccccc BABBAAAA ⋅−⋅=+−−−− 000000 lnlnlnln  

         ( ) tcck
c

c

c

c
BA

B

A

B

A ⋅−⋅+= 00
0

0lnln                                                  (3.16.) 

 

20 40 60
t,min

1

2

3

4

5

6
lnc /cA B

 
Fig. 3.5 

-tăietura la origine 
B

A

c

c

0

0ln     

-panta ( )BA ccktg 00 −⋅=α  

 
 Pentru a se obţine curbele cinetice pentru reactanţi se transcrie 
ecuaţia (3.16.) în următoarea formă: 
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( ) tcck

A

B

B

A BAe
c

c

c

c ⋅−⋅=⋅ 00

0

0  

( )[ ] ( )[ ]

( )[ ] ( ) ( )[ ]BAABABAAABA

BA
ABAA

BA

cckccccckcccc

tcck
cccc

cc

000000000

00
000

0

expexp

exp

−⋅⋅⋅−−=−⋅⋅⋅−⋅

⋅−⋅=
⋅−−

⋅

 
( ) ( )

( )
AB

tcck

tcck
BA

A
cce

ecc
c

BA

BA

00

00

/00

00

−
⋅−

= ⋅−⋅

⋅−⋅

                                                    (3.17.) 

AA cct 0,0 ==  

BAA ccct 00, −=∞=    

 Curba cinetică pentru reactantul A tinde asimptotic spre valoarea  

BA cc 00 − , iar concentraţia pentru reactantul B tinde asimptotic către zero. 

t

c0B

cB

x

c

cA

c0A

c -c0A 0B

 
Fig. 3.6. 

 
  
 Produsul de reacţie este dat de curba cinetică )(tfx = . 
 Integrarea ecuaţiei (3.12.) se poate face şi altfel: înlocuind cele două 
variabile cA şi cB cu una singură x, ce reprezintă numărul de moli dintr-un 
reactant care s-a transformat în unitatea de volum până la un moment 
arbitrar t. 

( )Xcc AA −= 0    şi  Xcc BB −= 0  

( ) ( )XcXck
dt

dX
dXdc BAA −⋅−⋅=⇒−= 00  
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( ) ( ) dtK
XcXc

dX

BA

⋅=
−⋅− 00

 

( ) ( ) Xc

B

Xc

A

XcXc BABA −
+

−
=

−⋅− 0000

1
 

100 =⋅+⋅ AB cBcA        

( )

BA

BA

BAX

−=
⇒=+

=+⋅−
0

0

 

( )
BA

BA

AB

cc
BccB

cBcB

00
00

00

1
1

1

−
=⇒=−⋅

=⋅+⋅−
 

( ) ( ) ( ) ( ) ( )







−
−

−
⋅

−
−=

−⋅− XcXcccXcXc BABABA 000000

1111
 

( ) dtcck
Xc

dX

Xc

dX
BA

BA

⋅−⋅−=
−

−
− 00

00

 

( ) tcck
c

c

Xc

Xc
BA

B

A

B

A ⋅−⋅+=
−
−

00
0

0

0

0 lnln                                        (3.18.) 

( )[ ]tcck
c

c

Xc

Xc
BA

A

B

B

A ⋅−⋅=⋅
−
−

00
0

0

0

0 exp  

( )[ ] ( )[ ]( ).expexp 0000000000 tcckXctcckccXccc BAABABABBA ⋅−⋅⋅⋅−⋅−⋅⋅⋅=⋅−⋅
( )[ ]( )[ ]

( )[ ][ ]
A

B
BAA

BABA

c

c
tcckc

tcckcc
X

0

0
000

0000

)exp(

1exp

−⋅−⋅⋅

−⋅−⋅⋅⋅=  

( )[ ]
( )

A

Btcck

tcck
B

p

c

c
e

ec
cX

BA

BA

0

0

0

00

00 1

−

−⋅
==

⋅−⋅

⋅−⋅

                                                     (3.19.) 

 Conform ecuaţiei (3.19.) concentraţia produsului creşte exponenţial 
în timp şi tinde asimptotic spre valoarea limită c0B (când reactantul A este 
luat în exces). 

 
[ ]
[ ] 113

11

−−

−−

⋅⋅=
⋅=

smolmk

timpieconcentratk

SI

                            conform ecuaţiei (3.16.) 
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 Ecuaţiile (3.16.) şi (3.18.) nu au sens atunci când BA cc 00 =   

deoarece toţi termenii se anulează şi nu este valabilă nici identitatea de 
descompunere a expresiei: 

( )[ ] BABAAA cc
sau

cccc ⋅−−⋅
11

00

. 

 În acest caz deoarece BA cc 00 =   şi ⇒= BA ϑϑ   în orice moment al 

reacţiei BA cc =   şi ecuaţia se reduce la forma (3.13.). 

2
A

A ck
dt

dc
⋅−=   pentru t=0 AA cc 0= . 

tk
cc AA

⋅=−
0

11
                                                                           (3.20.) 

 Verificarea ordinului de reacţie pentru evaluarea constantei de viteză 
pentru reacţia de adiţie a iodului la acidul β-fenilpropionic. 
 

200 400 60
t,min

0

α

1/cA

 
Fig. 3.7 

 

( )tkc

c
c

A

A
A ⋅⋅+

=
0

0

1
  (3.21.)  ecuaţia curbei cinetice pentru un reactant. 

 Pentru un produs de reacţie:  

tkc

tk

c

cc
X

AA

AA

⋅⋅+
⋅=

−
=

00

0

1
                                                      (3.22.) 
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[ ]
[ ]tkcc

tkcc

c

tkc

c
c

X
AA

AA

A

A

A
A

⋅⋅+⋅
−⋅⋅+⋅

=
⋅⋅+

−
=

00

00

0

0

0
0

1

111
 

tkc

tkc
X

A

A

⋅⋅+
⋅⋅

=
0

0

1
 

 
 

III.4. Cinetica formal ă a reacţiilor unilaterale de ordinul trei 
 
 Numărul reacţiilor elementare de ordinul trei este extrem de mic, 
deoarece şocurile intermoleculare sunt ele însele extrem de rare. 
Exemplu:  

NOXXNO 22 2 =+        2222 ,,, ClBrHOX =     
- reacţii de ordinul trei care sunt trepte intermediare în procese mai 
complexe. 
M- moleculă neutră sau uneori peretele vasului 
 

∗+→+⋅+⋅ MHMHH 2  
∗+→+⋅+⋅ MRMRR 2  

∗+→+⋅+⋅ MOHMHHO 2  
∗+→+⋅+⋅ MHClMClH  

 Aceste reacţii prezintă energie de activare extrem de mică. Molecula 
inertă sau peretele vasului preia energia eliberată în procesul de 
recombinare, pentru stabilizarea moleculei formate. 
 Reacţiile chimice de ordinul trei se pot exprima prin următoarele 
scheme generale: 

(I) produseA →3  
(II) produseBA →+2  
(III) produseCBA →++  

 Reacţiile de tipul (I) nu se întâlnesc în practică, dar la această formă 
pot fi aduse cele de tipul III la care se iau egale concentraţiile iniţiale ale 
reactanţilor ( )000 CBA ccc == . 

 Considerăm constante volumul şi temperatura şi notăm cu X- 
numărul de moli dintr-un reactant transformat în unitatea de volum la un 
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moment arbitrar. Ecuaţiile cinetice diferenţiale pentru cele trei tipuri de 
reacţii se pot scrie: 

( )3
0 XcK

dt

dX
A −⋅=                                                                    (3.23.) 

( ) ( )XcXcK
dt

dX
BA −⋅−⋅= 0

2
0 2                                                 (3.24.) 

( ) ( ) ( )XcXcXcK
dt

dX
CBA −⋅−⋅−⋅= 000                                    (3.25.) 

 Integrarea limitată a ecuaţiei (3.23) conduce la următoarea relaţie: 

( )
dtK

Xc

dX

A

⋅=
− 3

0

 

A

A

cyX

dydX

yXc

0

0

0 =⇒=
=−

=−
 

dtK
y

dy ⋅=−
3

 

t
Xc

c

A

A

dtKy

dtKdyy

0
2

3

/
2

1 0

0

∫

∫
−

−

−

⋅=⋅⋅

⋅=−

 

( )
tK

cXc AA

⋅⋅=−
−

2
11
2
0

2
0

 

( )
tk

cXc AA

⋅⋅+=
−

2
11
2
0

2
0

                                                         (3.26.) 

 Se reprezintă grafic:  
( )

( )tf
Xc A

=
− 2

0

1
. 

           Xcc AA −= 0  

tkc

c
c

A

A
A

⋅⋅⋅+
=

2
0

0

21
                                                                  (3.27.) 
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t,min

α

1/(c -x)0A
2

1/c0A
2

 
Fig. 3.8 

 
 Se observă o dependenţă complexă a concentraţiei de timp. 
 Integrarea limitată a ecuaţiei  (3.24.) conduce la: 

( ) ( )
dtk

XcXc

dX

BA

⋅=
−⋅− 0

2
0 2

 

( ) ( ) ( ) ( ) ( )Xc

C

Xc

B

Xc

A

XcXc BAABA
−

+
−

+
−

=
−⋅− 0000

2
0

22

1
 

( )
( )

( )
( ) ( ) tccK

Xcc

Xcc

Xcc

ccX
BA

BA

AB

AA

BA ⋅−⋅=
−⋅

−⋅
+

−⋅
−⋅ 2

00
00

00

00

00 2
2

ln
2

22
 

 Integrarea limitată a ecuaţiei (3.25.) conduce la soluţia: 
( ) ( ) ( )

( ) ( ) ( ) tXcXcXck

c

Xc

c

Xc

c

Xc

CBA

cc

C

C

cc

B

B

cc

A

A

BACAcB

⋅−⋅−⋅−⋅=

=





















 −
⋅







 −
⋅







 −
−−−

000

0

0

0

0

0

0

000000

ln
 

 
 

III.5. Reacţii de ordin superior şi fracţionar 
 
Exemplu: 

22 COClClCO →+      (n=5/2) 

OHIHIIO 223 3365 +→++ +−−      (n=5) 
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 Aceste reacţii se desfăşoară după un mecanism complex care nu este 
încă, pe deplin lămurit. Ecuaţia cinetică diferenţială generalizată are 
următoarea formă: 

nck
dt

dc
r ⋅=−=                                                                           (3.28.)    

n-întreg sau fracţionar 

∫∫ ⋅=−
tc

c
n

dtk
c

dc

00

                                                                           (3.29) 

tk
ccn nn

⋅=







−⋅

− −− 1
0

1

11

1

1
                                                           (3.30) 

( ) ( ) ( ) 11 −−− ⋅= timpieconcentratk n  
( ) ( ) 1131 −−⋅−− ⋅⋅= smmolk nn

SI
 

 
 

 
 
 
 
 

 
Capitolul IV. Metode de determinare a ordinului de reacţie 

 
 Una din condiţiile esenţiale pentru interpretarea rezultatelor 
experimentale este cunoaşterea ordinelor parţiale de reacţie şi a ordinului 
global. Principalele metode sunt: metodele integrale, cele diferenţiale şi 
metodele bazate pe determinarea timpilor de reacţie parţială. 
 
A. Metode integrale 
 
 Se bazează pe utilizarea ecuaţiilor cinetice integrate de tipul:  

( )AA cc
t

k −⋅= 0

1
 pentru ordin zero; 

A

A

c

c

t
k 0ln

1 ⋅=     pentru ordin unu; 
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( ) BA

AB

BA cc

cc

cct
k

⋅
⋅

⋅
−⋅

=
0

0

00

ln
1

  etc.  

 Presupunându-se diverse ordine de reacţie, se verifică dacă datele 
experimentale c=c(t), satisfac ecuaţiile cinetice integrate. 
 
1) Varianta numerică  
 Se calculează constanta de viteză pentru fiecare pereche de valori 
experimentale (concentraţie, timp), utilizând ecuaţiile cinetice integrate 
corespunzătoare diverselor ordine de reacţie. Ecuaţia cu care se obţin valori 
constante pentru k ( la care toate perechile de valori concentraţie-timp, se 
consideră că satisfac datele experimentale; reacţia având ordinul dat de 
ecuaţia respectivă. 
 
2) Varianta grafică 
 Se folosesc ecuaţiile cinetice integrate în forma : 

tkcc AA ⋅−= 0    pentru n=0, 

tkcc AA ⋅−= 0lnln    pentru n=1; etc.) 

 Se recurge tot la încercări pentru găsirea ecuaţiei care satisface cel 
mai bine datele experimentale. 
 
 
3) Metoda parametrilor adimensionali (metoda Powell) 
 

tk
ccn n

A
n
A

⋅=







−⋅

− −− 1
0

1

11

1

1
 

 Această relaţie o putem transcrie astfel: 

( ) tckn
c

c n
A

n

A

A ⋅⋅⋅−=−






 −
−

1
0

1

0 11  

Notăm: 

A

A

c

c0=α    şi tck n
A ⋅⋅= −1

0τ  

( ) τα ⋅−=−− 111 nn   -ecuaţia cinetică integrată sub forma 
parametrilor reduşi 

 Această ecuaţie este valabilă pentru orice ordin de reacţie. 
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Exemplu: pentru o reacţie de ordinul unu: τα −=ln . 
 Pentru fiecare ordin de reacţie există o dependenţă univocă între α şi 
τ. 

α

τ
0

1

0
1

2

 
Fig. 4.1 Diagrama Powell ( )τα lgf=  

  
În practică se reprezintă de multe ori lg t în loc de τ deoarece τ nu se 

poate determina experimental (pentru că îl conţine pe n şi constanta de 
viteză k, pe care nu le cunoaştem). 

( )1
0lglglg −⋅+= n

Acktτ  

 Pentru o reacţie dată ( )1
0

−⋅ n
Ack  este constant  

⇒+= consttlglgτ   curba ( )tf lg=α este deplasată faţă de curba  

( )τα lgf=  cu valoarea constantă ( )1
0lg −⋅ n

Ack . 

 
B. Metode diferenţiale 
 
 Se utilizează ecuaţia cinetică diferenţială n

Ackr ⋅= . Viteza de reacţie 
la diferite momente se determină prin derivarea grafică a curbei cinetice 

( )tfcA =  sau înlocuind panta tangentei la curbă prin panta secantei dusă 
prin două puncte adiacente. 
 
1) Metoda diferenţială Van’t Hoff - se utilizează ecuaţia cinetică 
diferenţială pentru o reacţie  de tipul produseAA →⋅ϑ , sau pentru reacţii la 
care participă mai mulţi reactanţi. 
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n
A

A ck
dt

dc
r ⋅=−=   se liniarizează  această ecuaţie:  

Acnkr lnlnln ⋅+=  

α

lnr

lnk

lncA  
Fig. 4.2. 

αtg
cd

rd
n

A

==
ln

ln
 

 Valorile vitezei de reacţie pentru diverse valori ale concentraţiei 
reactantului se pot calcula prin derivarea grafică a curbei ( )tfcA = . 
 Această metodă nu poate fi aplicată în cazul în care viteza de reacţie 
depinde de concentraţia mai multor reactanţi, iar coeficienţii stoechiometrici 
ai acestora nu sunt egali BA ϑϑ ≠   şi CA ϑϑ ≠ . În aceste cazuri se recomandă 

utilizarea metodei integrale sau metoda izolării. 
 
2) Metoda vitezelor iniţiale- constă în determinarea vitezei de reacţie în 
momentele iniţiale, pentru o serie de sisteme pentru care concentraţia 
reactantului este diferită. 

Acnkr 00 lnlnln ⋅+=  

0r -viteza iniţială de reacţie, 

Ac0 -concentraţia iniţială a reactantului.  

 Panta dreptei )(lnln 00 Acfr =   este chiar ordinul de reacţie. Vitezele 

de reacţie se determină din panta tangentelor la curbele cinetice în 
momentul iniţial  t=0, plecându-se de la soluţii cu diverse concentraţii 
iniţiale ale reactantului. 
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t

α’α'’α''’

cA

c'0A

c''0A

c'''0A

r' =tg ’0 α

r'' =tg '’0 α

 
Fig. 4.3 

 
 Pentru determinarea lui r0A sunt suficiente 3-4 valori (concentraţie-
timp). 
 Pentru determinarea vitezei iniţiale este suficient uneori să se 
determine concentraţia reactantului numai după un interval scurt de la 

începutul reacţiei când se poate înlocui: 
dt

dcA cu 
t

cA

∆
∆

. 

 
t

cc

t

c

dt

dc
r AAA

t

A −
=

∆
∆

−=






−=
=

0

0
0  

 Acest mod de lucru simplifică mult determinările experimentale 
întrucât se pot face determinări simultane la mai multe amestecuri de 
reacţie, în care se modifică doar c0A. 
 
3) Metoda izolării (Ostwald) 
 Se utilizează în cazul în care la reacţie participă mai mulţi reactanţi. 
 Utilizând succesiv fiecare din componenţii reacţiei în cantitate foarte 
mică, în comparaţie cu cantităţile din ceilalţi reactanţi, scăderea 
concentraţiei acestuia va fi mult mai mare decât a celor luaţi în exces- care 
se pot considera aproximativ constante. Astfel viteza de reacţie depinde 
numai de concentraţia reactantului considerat, iar măsurătorile oferă ordinul 
parţial de reacţie în raport cu acest reactant. Se procedează asemănător şi cu 
ceilalţi reactanţi. 
 Metoda este aplicabilă numai dacă în condiţiile impuse nu se 
modifică ordinul de reacţie. 
 



Gabriela Lisa                                           39 

 
C. Metoda timpilor de fracţionare 
 
 Se determină experimental timpul în care concentraţia reactantului 

scade în raportul 
p

1
. Acest timp se notează pt /1  pentru o reacţie de ordinul 

n: 

n
A

A ck
dt

dc
⋅=− , care integrată, capătă forma: 

( ) tk
c

c

cn

n

A

A
n
A

⋅=













−








⋅

⋅−

−

− 1
1

1
1

0
1

0

 

ptt /1=   şi ( ) 1
0

1

/1
0

1

1
−

−

⋅−⋅
−=⇔=

n
A

n

p
A

A cnk

p
t

p

c
c    sau 

1
0

/1 −=
n
A

p c

const
t  

( ) Ap cnconstt 0/1 ln1ln ⋅−−=  

 Reprezentând grafic pt /1ln   şi Ac0ln   se obţine o dreaptă de pantă 

( )1−− n . 
 

n<1

n=1

n>1

lnt1/p

lnc0A  
Fig. 4.4. 

 

( ) 1
0

2/11
0

1

2/1 1

12
−−

−

=⇒
⋅−⋅

−=
n
A

n
A

n

c

const
t

cnk
t  

 În variantă numerică sunt suficiente doar două valori ale timpului de 
înjumătăţire-corespunzătoare la două concentraţii ini ţiale: 
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1

''
0

'
0

'
2/1

''
2/1

−









=

n

A

A

c

c

t

t
   prin logaritmare 

( )
( )'

0
''
0

''
2/1

'
2/1

/ln

/ln
1

AA cc

tt
n +=  

 Pentru o reacţie de ordinul 1 
k

t
2

ln2/1 = . Reacţiile de ordinul 1 se 

recunosc imediat, având 2/1t  independent de concentraţia iniţială a 

reactantului. 
 Metoda timpului de fracţionare este eficientă în special în cazul 
reacţiilor lente. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

Capitolul V. Cinetica formală a reacţiilor complexe 
reversibile, paralele, succesive 

 
V.1 Reacţii reversibile 

 
 Din punct de vedere cinetic reacţiile reversibile (sau de echilibru) pot 
avea loc în ambele sensuri faţă de modul cum este scrisă ecuaţia 
stoechiometrică: 

2121 BBAA dk +→+  
ki 

 Ordinul de reacţie în cele două sensuri poate fi acelaşi sau diferit. 
Reacţii de ordinul unu în ambele sensuri sunt de exemplu, reacţiile de 
izomerizare sau de transpoziţie moleculară. 
Exemplu: 
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NH4NCS C

H2N

H2N

S

CH3
CH3

NH2H2N

CH3
H2N

NH2H3C

CH2-CO-CH2-CH2-COOH CH2-CH2-CH2-C

O

O+H2O

 
 Exemplu de ecuaţii reversibile de ordinul 2:  

( ) ( ) 452425242 2 HSOHCSOHCSOH ↔+  

 
a) Reacţii reversibile de ordinul unu 

 
BA ↔  

 Considerăm că reacţia are loc la volum constant, concentraţiile 
iniţiale ale reactanţilor sunt c0A şi c0B, iar numărul de moli transformaţi în 
unitatea de volum este x. Ecuaţia cinetică diferenţială are următoarea formă: 

( ) ( )xcKxcK
dt

dx
BiAd +⋅−−⋅= 00                                                            (5.1.) 

xKcKxKcK
dt

dx
iBidAd ⋅−⋅−⋅−⋅= 00  

( ) xKKcKcK
dt

dx
diBiAd ⋅+−⋅−⋅= 00  

 Pentru a integra mai uşor ecuaţia (5.1.) o putem scrie şi în 
următoarea formă: 

x
KK

cKcK

dt

dx

KK di

BiAd

di

−
+

⋅−⋅
=⋅

+
001

                                          (5.2.) 

 Reacţia fiind reversibilă rezultă că după un timp oarecare ( )∞→t  se 
atinge echilibrul chimic, când viteza de reacţie în sens direct este egală cu 
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viteza reacţiei inverse. În această situaţie, viteza totală de reacţie este zero, 
iar cantitatea de reactant transformată în unitatea de volum este Xe. 

              ( ) ( ) 00 00 =+⋅−−⋅⇒=







eBieAd

e

xcKxcK
dt

dx
 

di

BiAd
e KK

cKcK
x

+
⋅−⋅

= 00                                                                (5.3.) 

 Dacă comparăm relaţiile (5.2.) şi (5.3.) ecuaţia cinetică diferenţială 
capătă forma: 

( ) ( ) dtKK
xx

dx
xx

dt

dx

KK

t

di

x

e
e

di

⋅+=
−

⇔−=⋅
+ ∫∫

00

1
 

xt

xt

→
=⇒= 00

 

( ) tKK
X

XX
di

e

e ⋅+−=
−

ln    sau ( ) tKK
XX

X
id

e

e ⋅+=
−

ln                  (5.4.) 

( ) tKK

e

e ide
X

XX ⋅+−=
−

 

( ) ( )( )tKK
e

tKK

e

idid eXXe
X

X ⋅+−⋅+− −⋅=⇒=− 11                               (5.5.) 

 Conform ecuaţiei (5.5.) numărul de moli de reactant transformat în 
unitatea de volum creşte exponenţial cu timpul de reacţie. Curbele cinetice 
pentru reactant şi produsul de reacţie vor avea următoarea formă: 

( )( )
( )( )tKK

eBBB

tKK
eAAA

id

id

excxcc

excxcc
⋅+−

⋅+−

−⋅+=+=

−⋅−=−=

1

1

00

00                    (5.6.) 

 Curbele exponenţiale date de ecuaţia (5.6.) sunt prezentate în 
următoarea figură. 
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c0A
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c +x0B l

c -x0A l

 
Fig. 5.1 

 
 Curbele cinetice pentru reactant şi produsul de reacţie tind 
asimptotic către eA xc −0 , respectiv eB xc +0 . Curba de variaţie a lui x tinde 

asimptotic către xe. Pentru calcularea constantelor Kd şi K i este necesară 
cunoaşterea numărului de moli de reactant transformaţi la echilibru xe. 
 Dacă timpul de atingere a stării de echilibru este suficient de mic xe  
s-ar putea determina extrapolând curba ( )txx =    la ∞→t . 
 O metodă mai precisă de determinare a lui xe se bazează pe faptul că 
la echilibru viteza totală de reacţie este zero. Se construieşte graficul 

( )txx =  (cu suficientă precizie, atunci derivata r
dt

dx =







, pentru diverse 

valori ale lui x se poate evalua prin derivare grafică. 
 

dx/dt

x
xl  

Fig.5.2 

( )xf
dt

dx =                      ex
dt

dx
⇒= 0  



Chimie fizică 2. Cinetică 44 

 Se reprezintă grafic datele experimentale 
xx

x

e

e

−
ln   funcţie de t; 

conform ecuaţiei (5.4). Din panta dreptei se obţine suma constantelor de 
viteză. 

atgKK id ==+ β  

t

β

ln(x /x -x)l l

 
Fig.5.3 

 
 Pentru a calcula Ki şi Kd mai avem nevoie de o relaţie care rezultă 
din condiţia de echilibru: 

0=
dt

dx
   din relaţia 5.3.  

( ) ( )eBieAd xcKxcK +⋅=−⋅ 00  

eA

eB

i

d

xc

xc

K

K

−
+

=
0

0                                                                               (5.7.) 

 Definiţia constantei de viteză în termeni de concentraţie este 
următoarea: 

( )
eA

eB
echie xc

xc
cK i

−
+

=∏=
0

0ϑ                                                            (5.8.) 

 Comparând (5.8.) cu (5.7.) 
i

d
e K

K
K =⇒                                      (5.9.) 

eid
i

d
e

idid

KKK
K

K
K

KaKaKK

⋅=⇒=

−=⇒=+
                                                      (5.10.) 
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( )

1

1

1

+
⋅

=

+
=⇒

=+⋅⇒−=⋅⇒

e

e
d

e
i

eiiie

K

aK
K

K

a
K

aKKKaKK

                                     (5.11.) 

 Constanta de echilibru se poate calcula cu relaţia (5.8.) folosind xe 
sau din date calorice conform relaţiilor termodinamice generale. Din relaţia 
(5.3.) în care înlocuim eid KKK ⋅=   se obţine: 

( )e

BAe
e K

ccK
X

+
−⋅

=
1

00                                                                     (5.12.) 

 
b) Reacţii reversibile de ordinul doi în ambele sensuri 

 
 2121 BBAA +↔+  
 Pe baza ecuaţiei stoechiometrice se poate întocmi bilanţul de 
materiale: 
 A1 A2 B1 B2 

t=0 a1 a2 b1 b2 

t (a1-x) (a2-x) (b1+x) (b2+x) 
 a1, a2, b1, b2 sunt concentraţiile iniţiale ale participanţilor la reacţie. 
 x-numărul de moli de reactant transformaţi în unitatea de volum 
până la timpul arbitrar t.  
 Ecuaţia cinetică diferenţială are următoarea formă: 

( ) ( ) ( ) ( )xbxbKxaxaK
dt

dx
id +⋅+⋅−−⋅−⋅= 2121                      (5.13.) 

 La echilibru ∞→t  şi viteza totală este zero iar exx =  

( ) ( )
( ) ( ) e

ee

e

i

d K
xaxa

xbxb

K

K
=

−⋅−
+⋅+

=
21

221                                                     (5.14.) 

Din (5.14.) se obţine ied KKK ⋅=  şi înlocuim în ecuaţia (5.13). 

2
2121

2
2121

xKxbKxbKbbK

xKKaxKKaxKKaaKK
dt

dx

iiii

ieieieie

⋅−⋅⋅−⋅⋅−⋅⋅−

−⋅⋅+⋅⋅⋅−⋅⋅⋅−⋅⋅⋅=
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( ) ( ) ( )( )[ ]21212121
21 bbaaKxbbaaKxKK

dt

dx
eeei ⋅−⋅⋅+⋅+++⋅−⋅−⋅=    

(5.15.) 
 Împărţind relaţia (5.15.) prin ( )1−⋅ ei Kk  se obţine: 

( )
( ) ( )

( ) ( )111

1 212121212

−
⋅−⋅⋅

+⋅
−

+++⋅
−=⋅

−⋅ e

e

e

e

ei K

bbaaK
x

K

bbaaK
x

dt

dx

Kk
 

( ) dt
k

k
k

NxMx

dx
NxMx

dt

dx

Kk i

d
i

ei

⋅







−⋅=

+⋅−
⇒+⋅−=⋅

−⋅
1

1

1
2

2      

(5.16.) 

( ) ( ) ''''''2

11

eeee xx

B

xx

A

xxxxNxMx −
+

−
=

−⋅−
=

+⋅−
 

''' , ee xx  sunt soluţii ale ecuaţiei NxMx +⋅−2  

1''' =⋅−⋅+⋅−⋅ ee xBxBxAxA  

1

1

0

'''

'''

=⋅−⋅

=⋅−⋅−
−=

=+

ee

ee

xBxB

xBxA

BA

BA

 

'''

1

ee xx
B

−
=                             

'''

1

ee xx
A

−
=  










−
−

−
⋅

−
=

+⋅− ''''''2

1111

eeee xxxxxxNxMx
 

( ) ( ) ∫∫∫ ⋅−⋅−=
−

−
−

t

eeid

x

e

x

e

dtxxkk
xx

dx

xx

dx

0

'''

0
''

0
'

 

( ) ( ) txxkk
x

x

xx

xx
eeid

e

e

e

e ⋅−⋅−+=
−
− '''

''

'

''

'

lnln  

 Dacă reprezentăm grafic ( )tf
xx

xx

e

e =
−
−

''

'

ln    (5.17) se obţine:  

( )
'''

ee
id xx

tg
kk

−
=− α

 



Gabriela Lisa                                           47 

 Una din soluţiile ecuaţiei 02 =+⋅− NxMx  are sens fizic şi este 

chiar xe, care se obţine din graficul ( )xf
dt

dx =   când ∞→t . 

 Dacă cunoaştem xe din relaţia (5.14.) se calculează 
i

d
e K

k
K = . 

Cunoscând kd-ki şi raportul constantelor 
i

d

k

k
   se pot calcula valorile 

constantelor kd şi ki. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

5.2. Reacţii paralele 
 
Exemple de reacţii paralele: 
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3C6H5OH+3HNO3

OH+H2O

NO2

OH+H2O

O2N

OH+H2OO2N

6KClO4

2KCl+3O2

3KClO4+KCl  
 
 
 Considerăm cazul general al unui reactant care se poate transforma 
ireversibil în trei produse diferite, prin reacţii de ordinul 1.  
I) 1

1 PA k→  

II) 2
2 PA k→  

III) 3
3 PA k→  

     ( ) AAAA
A ckkkckckck

dt

dc
⋅++=⋅+⋅+⋅=− 321321                   (5.18) 

 Viteza de consum a reactantului A este egală cu suma vitezelor de 
transformare a acestuia în produse. 
 Separăm variabilele şi integrăm limitat: 

( ) ( ) tkkk
AA

tc

c A

A eccdtkkk
c

dcA

A

⋅++−⋅=⇒⋅++=− ∫∫ 321

0

0

0

321                   (5.19) 

 Relaţia (5.19.) indică faptul că dacă toate reacţiile paralele sunt de 
ordinul I atunci procesul global este tot de ordinul I. 
 Ecuaţia (5.19.) poate fi scrisă şi sub fomă liniarizată: 

( ) tkkk
c

c

A

A ⋅++= 321
0ln       (5.20.) 
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t

α

lnc /c0A A

 
 

Fig. 5.4 
αtgkkk =++ 321  

 Pentru a se cunoaşte proporţia în care reactantul se transformă în cei 
trei produşi de reacţie este necesar să se cunoască valorile constantelor k1, k2 
şi k3. Ecuaţiile cinetice diferenţiale pentru vitezele de apariţie a produselor 
de reacţie sunt: 

A
p

A
p

A
p ck

dt

dc
ck

dt

dc
ck

dt

dc
⋅=⋅=⋅= 3

3
2

2
1

1 ;;                                (5.21.) 

 Dacă împărţim prima relaţie la a doua, apoi prima la a treia relaţie 
obţinem: 

2

1

2

1

k

k

dc

dc

p

p =     şi 
3

1

3

1

k

k

dc

dc

p

p =                                                           (5.22.) 

 Integrăm relaţiile (5.22.) şi obţinem: 

2

1

2

1

k

k

c

c

p

p =    şi    
3

1

3

1

k

k

c

c

p

p =                                                            (5.23.) 

 Ecuaţiile (5.23.) împreună cu suma constantelor de viteză permit 
calcularea constantelor k1,k2 şi k3. Ecuaţia curbei cinetice pentru reactant 
(5.19.) indică o scădere exponenţială a concentraţiei în timp. 
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t

cA

c0A

a1

a2

a3

cp1

cp2

cp3

ci

 
Fig. 5.5 

 
În ecuaţiile (5.21.) se înlocuieşte cA din relaţia (5.19.), se separă 

variabilele şi se integrează. 

( ) tkkk
A

p eck
dt

dc ⋅++−⋅⋅= 321
01

1  

 

( ) dteckdc
t

tkkk
A

C

p

p

⋅⋅⋅= ∫∫
⋅++−

0

01

0

1
321  

 

( )( )tkkkA
p e

kkk

ck
c ⋅++−−⋅

++
⋅

= 3211
321

01
1  

sau 

( )( )tkkkAi
pi e

kkk

ck
c ⋅++−−⋅

++
⋅

= 3211
321

0                                              (5.24.) 

 
 Dacă 321 kkk >>   atunci curbele cinetice ale produşilor de reacţie 

reprezentate în figură tind către 
321

0

kkk

ck
a Ai

i ++
⋅

= . 
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5.3. Reacţii succesive simple 
 
 Considerăm cazul simplu al unei reacţii succesive formată din două 
secvenţe de reacţii de ordinul 1. 
 Ecuaţia stoechiometrică pentru un astfel de proces este următoarea: 

CBA kk →→ 21  
A-reactantul, 
B- compus intermediar, 
C-produsul final de reacţie. 
 Se pot scrie ecuaţiile cinetice diferenţiale pentru viteza de consum a 
reactantului şi pentru viteza de apariţie a produsului de reacţie. Considerăm 

1
0 1 −⋅= Lmolc A . 

 Notăm cu X- numărul de moli de reactanţi transformaţi în unitatea 
de volum până la un moment arbitrar. Se poate întocmi următorul bilanţ: 

Substanţa A B C 
t=0 10 =Ac  0 0 

t XcA −= 1  ( )YXcB −=  YcC =  

 
 Viteza de consum a reactantului se poate scrie astfel: 

A
A ck

dt

dc
⋅=− 1      sau  ( )Xk

dt

dX −⋅= 11                                    (5.25.) 

 Pentru produsul de reacţie: 

( )YXk
dt

dY

dt

dcC −⋅== 2                                                              (5.26.) 

 Integrăm  ecuaţia (5.25.)  şi vom obţine: 

∫∫ ⋅=
−

tX

dtk
X

dX

0

1

0 1
                       tkeX ⋅−=− 11  

( ) tkX ⋅−=− 11ln          tkeX ⋅−−= 11                                            (5.27.) 
 Valoarea obţinută  pentru X o înlocuim în relaţia (5.26.) ⇒  

( )[ ]Yek
dt

dY tk −−⋅= ⋅− 112  

( ) 01 1
22 =−⋅−⋅+ ⋅− tkekYk

dt

dY
                                                   (5.28) 

 Ecuaţia (5.28.) este o ecuaţie diferenţială liniară de ordinul 1: 
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( ) ( ) 0=−⋅+ tQYtP
dt

dY
    care are soluţia: 

 

( ) 




 +∫⋅⋅∫= ∫
−

cdtetQeY
PdtPdt

 

( ) ( ) ( )tkektQktP ⋅−−⋅=⋅= 1122  
 

( )[ ]∫ +⋅−= ⋅⋅−⋅− CdteekeY tktktk 212 12  

( )( ) ( ) tkktktkktk e
kk

k
e

k
kdtekek ⋅−⋅⋅−⋅ ⋅

−
−⋅⋅=⋅−⋅∫ 122122

12

2

2
222

1
 

( )








+⋅

−
−⋅= ⋅−⋅⋅− Ce

kk

k
eeY tkktktk 1222

12

2  

tktk eCe
kk

k
Y ⋅−⋅− ⋅+⋅

−
−= 21

12

21                                                   (5.29.) 

 Pentru t=0 0=⇒ Y  

12

212

12

210
kk

kkk
CC

kk

k

−
++−

=⇒+
−

−=  

12

1

kk

k
C

−
=     şi introducând în relaţia (5.29.) obţinem: 

 

tktk e
kk

k
e

kk

k
Y ⋅−⋅− ⋅

−
+⋅

−
−= 21

12

1

12

21  

12

12
21

1
kk

ekek
Y

tktk

−
⋅−⋅

−=
⋅−⋅−

                                                        (5.30.) 

 Cunoscând valorile lui X (relaţia (5.27.)) şi Y (relaţia (5.30.)) se pot 
scrie ecuaţiile curbelor cinetice ale celor trei participanţi la reacţie: 

tktk
A eeXc ⋅−⋅− =+−=−= 11111  

12

12
21

1 11
kk

ekek
eYXc

tktk
tk

B −
⋅−⋅

+−−=−=
⋅−⋅−

⋅−  
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12

1212
2111

kk

ekekekek
c

tktktktk

B −
⋅−⋅+⋅+⋅−

=
⋅−⋅−⋅−⋅−

 

12

11
21

kk

ekek
c

tktk

B −
⋅−⋅

=
⋅−⋅−

 

( )
12

1
21

kk

eek
c

tktk

B −
−⋅

=
⋅−⋅−

 

tk
A ec ⋅−= 1  

12

12
21

1
kk

ekek
Yc

tktk

C −
⋅−⋅

−==
⋅−⋅−

                                                (5.31.) 

 Dacă considerăm că avem concentraţia iniţială Ac0  
tk

AA ecc ⋅−⋅= 1
0  

( )tktkA
B ee

kk

ck
c ⋅−⋅− −⋅

−
⋅

= 21

12

01  










−
⋅−⋅

−⋅=
⋅−⋅−

12

12
0

21

1
kk

ekek
cc

tktk

AC                                            (5.32.) 

 Analizăm variaţia în timp a concentraţiilor CBA ccc ,,    pe baza 

ecuaţiilor (5.31.). 
 Concentraţia reactantului cA scade exponenţial în timp şi tinde 
asimptotic la zero când ∞→t , ca la orice reacţie de ordinul I. 
 Concentraţia intermediarului B se anulează atât pentru t=0 cât şi 
pentru ∞→t , rezultând că pentru acesta curba cinetică trebuie să prezinte 

un maxim. Coordonatele maximului se obţin pentru 0=
dt

dcB    şi sunt cBmax 

şi tmax. 

[ ] 021
21

12

1 =⋅+⋅−⋅
−

= ⋅−⋅− tktkB ekek
kk

k

dt

dc
 

021
21 =⋅+⋅− ⋅−⋅− tktk ekek  

tktk ekek ⋅−⋅− ⋅=⋅ 21
21  

 

;1
2

1

2

1 =
⋅
⋅

⋅−

⋅−

tk

tk

ek

ek
     

1

221

k

k
e tktk =⋅+⋅−  
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( )

1

212

k

k
e kkt =−⋅  

( )









−
⋅







=⇒= −⋅

121

2
max

1

2 1
lnlnln 12

kkk

k
te

k

k kkt  










−
⋅







=

12

2

2

1
max kk

k

k

k
cB  

 Dacă viteza de formare a intermediarului este mai mare în 
comparaţie cu cea de formare a produsului de reacţie 21 kk >> , concentraţia 
maximă se atinge după un timp mare şi de asemenea are o valoare mare a). 
 
 

t

cB

cBmax

tmax
a  

t

cB

cBmax

tmax b  
Fig. 5.6 

 
 Dacă 21 kk <<<  atât cBmax cât şi tmax sunt mici, atunci k1 se poate 
neglija astfel încât: 

1

2

2
max ln

1

k

k

k
t ≈   iar 

2

1
max k

k
cB ≈     

 În această situaţie ecuaţia este aparent monomoleculară de ordinul 
unu adică în (5.31.) se  poate neglija tke ⋅− 2    faţă de tke ⋅− 1  şi k1 faţă de k2. 

tk
B e

k

k
c ⋅⋅= 1

2

1  

tk
C ec ⋅−−= 11                                                                                (5.34.) 

care sunt ecuaţii cinetice de ordinul unu. 
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 Formarea produsului final de reacţie se caracterizează printr-o 
perioadă de inducţie în timpul căreia viteza creşte continuu. 
 Există şi un timp de inducţie egal cu timpul necesar atingerii 
concentraţiei maxime. 
 Viteza de formare a produsului de reacţie prezintă o creştere 
continuă până în punctul corespunzător tmax după care scade ca urmare a 
consumului de reactant. 
 Curba cinetică a produsului de reacţie prezintă un punct de 
inflexiune ti=tmax. 
 

tt=ti max

cc

cc

cB

 
Fig.5.7 

 
 Perioada de inducţie joacă un rol important în reacţiile succesive, 
deoarece întârzie foarte mult formarea produsului de reacţie. Deoarece 
perioada de inducţie coincide cu timpul necesar pentru atingerea cBmax a 
intermediarului, perioada de inducţie se poate micşora prin adăugare de 
component B în amestecul de reacţie.  
 Cantitatea optimă ce trebuie introdusă este egală cu cBmax. 
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Capitolul VI. Cinetica reacţiilor catalizate  
 
 

VI.1. Cinetica reacţiilor catalizate în mediu omogen,  
în fază gazoasă şi în soluţie 

  
 

VI.1.1 Cataliză şi catalizatori 
 

 Prin cataliză se înţelege procesul prin care o anumită substanţă, 
modifică viteza unei reacţii chimice în mod selectiv fără a modifica 
stoechiometria şi termodinamica reacţiei. 
 Catalizatorul modifică mecanismul reacţiei, înlocuind unele procese 
elementare prin procese ciclice a căror energie de activare este mai mică. La 
sfârşitul unui ciclu, catalizatorul se regenerează, rămânând neschimbat din 
punct de vedere chimic şi de aceea cantitatea de catalizator necesară este 
foarte mică. Important este faptul că, echilibrul chimic nu este modificat, 
deoarece catalizatorul modifică în aceeaşi măsură constantele de viteză 
pentru reacţia directă şi inversă: 

2

1

k

k
K =  

 În cazul reacţiilor exoterme conform izobarei de reacţie: 

0
2

0

<
∆

=
RT

H

dT

dK R  

Transformarea reactanţilor în produşi de reacţie este favorizată de 
scăderea temperaturii, dar aceasta duce şi la scăderea vitezei de reacţie. 
 Utilizarea catalizatorilor conduce la modificarea mecanismului de 
reacţie, scade energia de activare a procesului global şi aduce viteza de 
reacţie la valori acceptabile în domeniul temperaturilor mici, unde gradul de 
transformare este mare. 
 Acţiunea selectivă a catalizatorilor este importantă în special în 
tehnologia organică, pentru a mări numai viteza reacţiei care ne interesează 
şi a micşora efectul reacţiilor secundare. 
 

Exemplu: încălzirea alcoolului etilic în prezenţa diferiţilor 
catalizatori conduce la formarea unor diferiţi produşi de reacţie: 
- butadienă 
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[ ]
222252 22 HOHCHCHCHCHOHHC MgO ++=−= →                             

- etenă 
[ ] OHCHCHOHHC ThO

22252
2 += →              

- eter etilic 
( )[ ] OHHCOHCOHHC SOKAl

2525252
242 +−− →  

- aldehidă acetică                                  
[ ]

2352 HCHOCHOHHC Cu +→  

                         
 Cataliza poate fi omogenă sau eterogenă, după cum catalizatorul şi 
reactanţii se găsesc în aceeaşi fază sau în faze diferite. 
 
 

VI.1.2. Cinetica reacţiilor catalizate în mediu omogen 
 
a) Cataliza omogenă în fază gazoasă 
 
Exemplu: 322 22 SOOSO →+ , deoarece reacţia este exotermă, din punct de 

vedere termodinamic este avantajos să se lucreze la temperaturi mici. 
 La aceste temperaturi viteza de reacţie este mică, pe de o parte 
pentru că implică o ciocnire trimoleculară, iar pe de altă parte deoarece 
necesită o energie de activare mare. 
 Se utilizează drept catalizator NO2 

(A) 322 SONOSONO +→+  

(B) 22 22 NOONO →+  
 Reacţia (A) implică o ciocnire bimoleculară; rezultă că se desfăşoară 
cu o viteză mult mai mare decât reacţia necatalizată 322 22 SOOSO →+ . 

 Reacţia (B), deşi implică o ciocnire trimoleculară, necesită o energie 
de activare mai mică decât în cazul reacţiei necatalizate. Rezultă o creştere a  
vitezei reacţiei la aceeaşi temperatură. 
 
Exemplu: COCHCHOCH +→ 43  viteza de reacţie este mică şi energia de 

activare mare. 
(A) ⋅→ II 22  

(B) COCHHICHOCHI +⋅+→+⋅ 33  
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(C) ⋅+→⋅+ IICHCHI 332  

(D) ⋅+→⋅+ ICHCHHI 43  

(E) 243 ICHHIICH +→+  

 S-a calculat viteza de reacţie (catalizată) şi s-a constatat că aceasta 
este de 105ori mai mare decât cea a reacţiei necatalizate. 
 În realitate diferenţa nu este aşa de mare deoarece catalizatorul 
modifică şi factorul de frecvenţă al reacţiei globale în sensul micşorării sale 
şi studiul cinetic arată că viteza de reacţie depinde şi de concentraţia 
catalizatorului, fiind direct proporţională cu aceasta: 

2Iald
ald ccK

dt

dc
r ⋅⋅=−=  

 Pentru stabilirea ecuaţiilor cinetice generale pentru reacţiile cinetice 
catalizate omogen în fază gazoasă, se consideră o reacţie oarecare: 

PBA k→+ 0  
k0- are valoare foarte mică. 

 Se introduce catalizatorul C. 

(I) ( )ACCA
k

k
↔+

1

2

 

(II) ( ) CPBAC k +→+ 3  

( ) BAC
p cck

dt

dc
⋅⋅= 3                                                                        (6.1.) 

 Observăm că intermediarul (AC) se formează în reacţia directă (I) şi 
se consumă în reacţia inversă. Presupunem că în cursul reacţiei se atinge o 
stare staţionară şi se aplică principiul stării staţionare. 

( )
( ) ( ) BACACCA

AC cckckcck
dt

dc
⋅⋅−⋅−⋅⋅= 321                                (6.2.) 

( ) 0=
dt

dc AC      ( ) ( ) CABAC cckckkc ⋅⋅=⋅+⋅ 132  

( )
B

CA
AC ckk

cck
c

⋅+
⋅⋅

=
32

1                                                                        (6.3.)                                                                                                  

 Înlocuim relaţia (6.3.) în (6.1.) şi obţinem: 

B

CBAp

ckk

ccckk

dt

dc

⋅+
⋅⋅⋅⋅

=
32

31                                                              (6.4.) 
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Cazuri particulare : 
 
1. Dacă ⇒>>> 32 kk se poate atinge concentraţia de echilibru a 

intermediarului (AC) rezultă că se neglijează Bck ⋅3   şi ecuaţia (6.4.) capătă 

forma : 

CBAeCBA
p cccKkccck

k

k

dt

dc
⋅⋅⋅⋅=⋅⋅⋅⋅= 33

2

1                             (6.5) 

 Viteza de reacţie este proporţională cu concentraţia ambilor reactanţi 
dar şi cu concentraţia catalizatorului. 
 Intermediarul aflat în echilibru cu unul din reactanţi se numeşte 
intermediar Arrhenius. 
 
2.  Dacă ⇒>>> 23 kk că probabilitatea de transformare a intermediarului în 

produs de reacţie este mult mai mare decât aceea a reformării reactantului; 
deci se poate neglija k2. 

CA
p cck

dt

dc
⋅⋅= 1                                                                          (6.6.) 

 Viteza de reacţie nu mai depinde decât de concentraţia reactantului 
aflat în echilibru cu intermediarul şi de concentraţia catalizatorului; viteza 
de reacţie este egală numai cu viteza reacţiei de formare a complexului 
catalitic, care reprezintă treapta determinantă de viteză. Intermediarul format 
se numeşte intermediar Van’t Hoff. 
 
b) Cataliză omogenă în fază lichidă  
 
 Dintre reacţiile chimice catalizate omogen în fază lichidă cel mai des 
întâlnite sunt reacţiile catalizate prin acizi şi baze. O reacţie catalizată în 
acest mod se poate considera că decurge prin mai multe reacţii paralele, în 
fiecare din acestea rolul de catalizator fiind jucat de ionul H3O

+, de anionul 
A- al acidului sau de HO- al bazei. 

.......321 +++= rrrr                                                                      (6.7.) 

în care: 

RHH
cckr ⋅⋅= ++1  
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RHOHO
cckr ⋅⋅= −−2  

Rc - este concentraţia reactantului, 

−+ HOH
cc , - concentraţiile speciilor ionice respective care joacă rol de 

catalizator, iar 
−+ HOH

kk , - sunt constantele catalitice. 

 Viteza totală de reacţie este: 

R
R ck

dt

dc
r ⋅=−=                                                                          (6.8.) 

 Constanta globală de viteză are expresia: 
.....+⋅+⋅= −−++ HOHOHH

ckckk                                                    (6.9.) 

 În soluţii puternic acide concentraţia H+  este mare şi considerând că 
speciile HO-, A-, HA şi H2O au un efect neglijabil constanta de viteză capătă 
forma: 

++ ⋅=
HH

ckk                                                                                (6.10.) 

++ +=
HH

ckk lglglg     sau ţinând cont că +−=
H

cpH lg  

pHkk −= 'lglg                                                                           (6.11.) 

 Reprezentăm grafic ( )pHfk =ln   şi se obţine o dreaptă cu pantă 
negativă până când pH-ul=7, după care rămâne constantă (fig.6.1). 

 

 

lgk

pH7

lnkH+

 
 

Figura 6.1 
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Exemplu. Hidroliza alchil ortoacetalilor 
 În cazul în care numai ionul HO- are rol de catalizator şi efectul 
celorlalţi ioni poate fi neglijat, atunci: 

−− ⋅=
HOHO

ckk                                                                             (6.12.) 

+

− =
H

w
HO c

K
c       −+ ⋅=

HOHw ccK  

−− +=
HOHO

ckk lglglg  

( ) +− −+=
HwHO

cKkk lglglglg  

pHconstk +=lg                                                                       (6.13.) 
 

lgk

pH
7 140

 
Fig. 6.2 

  
În acest caz, până la pH=7 viteza de reacţie este independentă de pH, 

după care creşte cu creşterea pH-ului soluţiei. (Exemplu: reacţia de 
halogenare a nitroparafinelor). 
 Sunt şi reacţii catalizate atât de ionii H+ cât şi de ionii HO-. În aceste 
cazuri, constanta de viteză a reacţiei este: 
              −−++ ⋅+⋅=

HOHOHH
ckckk  

+

−

++

⋅
+⋅=

H

wHO
HH c

Kk
ckk                                                           (6.14.) 
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 La pH mic (soluţii acide) şi când +H
k    şi −HO

k  nu diferă între ele 

printr-un factor mai mare de 109 se poate neglija termenul al doilea al 
ecuaţiei (6.14.) şi constanta de viteză scade cu creşterea pH-ului. 
 La pH mare se poate neglija primul termen, astfel încât constanta de 
viteză creşte cu creşterea pH-ului. 
 Între aceste două domenii constanta de viteză trece printr-un minim. 
 Concentraţia ionilor de hidrogen la care constanta de viteză are 
valoarea minimă se obţine din condiţia: 

0=














+H
dc

dK
 

⇒=
⋅

−=
+

−

+

+

0
2

H

wHO
H

H
c

Kk
k

dc

dk
 

( )
2/1

min 











 ⋅
=

+

−

+

H

wHO
H k

Kk
c  

( ) ( )
+

−

+

⋅
⋅−=−=

H

WHO
H k

Kk
cpH lg

2

1
lg

minmin                                 (6.15.) 

 Pentru acest caz se obţine următoarea reprezentare a ( )pHfk =lg , 
vezi figura 6.3. 
 

lgk

pH7

lnkH+

lnkHO-

lnk0

 
Fig. 6.3 
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Valoarea constantei minime este următoarea: 

( ) =
⋅

⋅+












 ⋅
⋅

=













 ⋅

⋅
+













 ⋅
⋅=

+

−

−

+

−

+

+

−

−

+

−

+

H

wHO

wHO
H

wHO
H

H

wHO

wHO

H

wHO
H

k

Kk

Kk
k

Kk
k

k

Kk

Kk

k

Kk
kk

2/12/1

2/1

min
 

=














⋅
⋅⋅⋅=

−

+

−

2/1

2
wHO

H
wHO Kk

k
Kk  

( ) 2/1
min 2 +− ⋅⋅⋅=

HwHO
kKkk                                                        (6.16.) 

 Minimul curbei se obţine când pH=7, când cele două constante 
catalitice sunt egale. 
 Dacă +− <

HHO
kk  minimul este deplasat spre domeniul acid; iar când 

+− >
HHO

kk  minimul este deplasat spre domeniul bazic. 

 Dacă reacţia poate avea loc şi necatalizată dar la viteză mică: 

+

−

++

⋅
+⋅+=

H

wHO
HH c

Kk
ckkk 0  (6.17.)   dacă min0 kk >  se obţine un palier 

orizontal ce are mijlocul la pH=7. 
 Bronsted şi Lowrey au demonstrat că, în afară de ionii de H+ şi HO-, 
acizii şi bazele nedisociate pot avea acţiune catalitică. 
 Caracteristica esenţială a catalizei prin acizi este transferul unui 
proton de la acid la substrat (substanţa a cărei reacţie este catalizată). 
 Mecanismul catalizei prin acizi: 

I.a. −+ ++ ↔ ASHAHS
k

k

1

2

 

I.b. ++ +→+ OHPOHSH k
32

3  

 Cataliza prin baze se caracterizează prin acceptarea unui proton de 
către bază (îndepărtarea unui proton de la substrat): 

II.a. OHBSBOHSH
k

k
2

1

2

+++ +−↔  

II.b. −− +→+ HOPOHS k3
2  

 Pentru cataliza acidă viteza de formare a produsului de reacţie este: 
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( ) ( )+⋅⋅=
SHOH

p cck
dt

dc
23                                                                (6.18.) 

 Dacă k3 este mare, atunci concentraţia +SH
c   va fi mică şi 

aproximativ constantă. Aplicăm pentru complexul cationic principiul stării 
staţionare: 

OHSHASHAHS
SH cckcckcck
dt

dc
2321 ⋅⋅−⋅⋅−⋅⋅= +−+

+
 

 

( ) ( )

( ) ( )OHA

AHS

SH
SH

ckck

cck
c

dt

dc

232

10
⋅+⋅

⋅⋅
=⇒=

−

+

+
                                   (6.19.) 

 Înlocuind în relaţia (6.18.) obţinem: 

( ) ( ) ( )

( ) ( )OHA

OHAHSP

ckck

ccckk

dt

dc

2

2

32

31

⋅+⋅
⋅⋅⋅⋅

=
−

                                                (6.20.) 

 
Cazuri particulare: 

23 kk >>>    viteza de transformare a complexului cationic este mult 

mai mare decât viteza de refacere a acidului, se neglijează −⋅
A

ck2  

( ) AHS
p cck

dt

dc
⋅⋅= 1                                                                     (6.21.) 

 Viteza de reacţie depinde numai de concentraţia substratului şi a 
acidului nedisociat, iar treapta determinantă de viteză este reacţia de formare 
a complexului cationic. 

( ) ( ) ( )

( )−

⋅⋅
⋅

⋅
=⇒<<<

A

OHAHSp

c

ccc

k

kk

dt

dc
kk 2

2

31
23                           (6.22.) 

 Reacţia de disociere a acidului este următoarea: 
−+ +⇔+ AOHOHAH 32  

( ) ( )
( ) ( )OHAH

AOH

a cc

cc
K

2

3

⋅

⋅
=

−+

 

 Relaţia (6.22.) capătă forma: 

( ) ( )+⋅⋅
⋅
⋅

=
OHS

a

p cc
Kk

kk

dt

dc
3

2

31                                                          (6.23.) 
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 Deoarece viteza de reacţie depinde de concentraţia ionului de 
hidrogen, cataliza poartă denumirea de cataliză specifică prin ioni de H2 sau 
 
 

VI.1.3. Cinetica reacţiilor autocatalitice 
 

 Există reacţii în care unul din intermediari sau produşi de reacţie 
poate acţiona drept catalizator, reacţia fiind autocatalitică. În majoritatea 
cazurilor caracterul autocatalitic este al acidului rezultat în timpul reacţiei. 
Efectul autocatalitic fiind mai mare cu cât acidul format este mai puternic 
disociat şi generează mai uşor ioni de hidrogen. 
 Ca exemplu este hidroliza esterilor: 

OHRRCOOHOHRCOOR H '' 2 +→+
+

 
 În soluţii apoase această ecuaţie se desfăşoară lent respectând o lege 
cinetică de ordin doi: 

OHRCOOR CCkr
2' ⋅⋅=                                                                     (6.24) 

 Apa fiind şi reactant şi solvent consumul este neglijabil şi ecuaţia 
(6.24) capătă forma: 

'RCOORCkr ⋅=                                                                               (6.25.) 

 Putem considera că se respectă o lege cinetică de pseudo ordin unu. 
 Când acidul rezultat în timpul reacţiei are rol de catalizator, reacţia 
decurge cu respectarea unei legi cinetice de forma: 

RCOOHRCOOR CCkr ⋅⋅= '                                                                 (6.26.) 

 Pentru stabilirea ecuaţiilor curbelor cinetice facem următoarele 
notaţii: 

a- concentraţia iniţială a reactantului 'RCOOR. 
c- concentraţia iniţială a catalizatorului  RCOOH. 

 La timpul t concentraţia reactantului devine a-x, iar concentraţia 
catalizatorului c+x. 
 Ecuaţia cinetică diferenţială are următoarea formă: 

( ) ( )xcxak
dt

dx +⋅−⋅=                                                                 (6.27.) 

 În vederea obţinerii formei integrale separăm variabilele şi efectuăm 
integrarea: 
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( ) ( ) ∫∫ ⋅=
+⋅−

tx

dtk
xcxa

dx

00

                                                          (6.28.) 

 Pentru rezolvarea integralei aplicăm metoda separării în fracţii 
simple: 

( ) ( ) xc

B

xa

A

xcxa +
+

−
=

+⋅−
1

                                                        (6.29.) 

1=⋅−⋅+⋅+⋅ xBxAaBcA  

ca
BA

BABA

aBcA

+
==⇒









=⇒=−
=⋅+⋅ 1

0

1
                                    (6.30.) 

 Înlocuind valorile constantelor în relaţia (6.29) obţinem următoarea 
formă a integralei: 

∫∫ ∫ =









+
+

−
⋅

+

tx x

dtk
xc

dx

xa

dx

ca 00 0

1
 

( ) ( ) ( ) txx tkcaxcxa 000 //ln/ln ⋅⋅+=++−−  

( ) ( ) ( ) tkcacxcaxa ⋅⋅+=−+++−−⇒ lnlnlnln                     (6.31) 
 Dacă ţinem cont de proprietăţile logaritmilor: 

( ) tkca
a

c

xa

xc ⋅⋅++=








−
+

lnln                                                     (6.32) 

sau tk
xa

xc

c

a

ca
⋅=

















−
+⋅⋅

+
ln

1
                                                (6.33) 

 forma integrată a ecuaţiei cinetice . 
 Relaţia (6.33) mai poate fi scrisă şi în următoarea formă: 

( )
( )

( ) tkcae
xca

xac ⋅⋅+−=
+⋅
−⋅

    (6.34)             sau ( ) ( ) ( ) tkcaexc
c

a
xa ⋅⋅+−⋅+⋅=−    

 Analizând relaţia (6.34) se constată dependenţa logaritmică a 
concentraţiei reactantului funcţie de timp. 
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t

a-x

a

c1

c2

c3

 
Fig. 6.4  

 
 Se observă din graficul alăturat că dacă 321 ccc <<  punctul de 

inflexiune se accentuează cu creşterea concentraţiei catalizatorului. 
 Punctul de inflexiune corespunde condiţiei matematice: 

0
2

2

=
dt

xd
  respectiv ( ) ( ) 0

2

2

=+⋅−−⋅= xckxak
dt

xd
 

2

ca
xxcxa

−=⇒+=−⇒  

 Deoarece concentraţia iniţială a catalizatorului: 

2

a
xac =⇒<<< . 

 Din aceste condiţii rezultă că punctul de inflexiune corespunde 
momentului în care concentraţia iniţială a reactantului se reduce la jumătate. 
 Viteza de reacţie creşte odată cu creşterea concentraţiei 
catalizatorului. 
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VI.1.4. Cinetica reacţiilor catalizate eterogen; domenii de desfăşurare: 
difuzie, adsorbţie/desorbţie, cinetic, de tranziţie 

 
 
 Prin cataliză eterogenă se înţelege procesul de accelerare a vitezei 
unei reacţii, în fază de gaz sau lichid, sub acţiunea unei substanţe solide, pe 
care reactanţii şi produsele de reacţie sunt adsorbiţi chimic. 
Exemplu: 
1. Sinteza NH3 din elemente pe catalizator de fier cu urme de (K2O+ Al2O3); 
 
2. Oxidarea SO2 la SO3 pe catalizator de V2O5, depus pe suport ceramic. 
 
3. Hidrogenarea hidrocarburilor nesaturate pe catalizator de nichel, platină 
sau paladiu (pulbere). 
 
4. Sinteza CH3OH din CO şi H2 pe catalizator de ZnO activat cu Cr2O3. 
 
5. Oxidarea benzenului şi naftalinei la anhidrida maleică respectiv la 
anhidrida ftalică, pe catalizator V2O5. 
 
 Majoritatea catalizatorilor sunt: metale, oxizi metalici sau oxizi 
nemetalici, sub formă de pulberi sau depuşi pe suporturi inerte poroase, 
cărora uneori li se adaugă promotori. 
 Condiţiile pe care trebuie să le îndeplinească un catalizator sunt 
următoarele: 
- suprafaţă specifică mare, 
- activitate şi selectivitate, 
- rezistenţă la acţiunea otrăvurilor, 
- rezistenţă mecanică şi termică. 
 Reacţia chimică are loc la suprafaţa catalizatorului; astfel încât 
pentru obţinerea unor randamente ridicate este necesar ca suprafaţa specifică 
a catalizatorului să fie foarte mare. Mărirea suprafeţei se poate face: fie prin 
divizarea înaintată, fie prin realizarea unor pori foarte fini. 
 O pulbere foarte fină nu este recomandată deoarece este antrenată de 
către reactanţi şi produsele de reacţie. 
 Micşorarea porilor este limitată de dimensiunile moleculelor 
participante la reacţie. Empiric, s-a găsit că suprafaţa specifică optimă este 
cuprinsă între 2…..250 m2/g funcţie de reactanţii utilizaţi. 
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 Din suprafaţa catalizatorului, numai o mică parte joacă un rol 
important în cataliză. Din acest motiv acoperirea aproape completă a 
suprafeţei cu gaze inerte poate să nu influenţeze asupra efectului catalitic, în 
schimb urme de „otrăvuri” pot inhiba complet acţiunea catalitică. 
 Pe suprafaţa catalizatorilor sunt „centri activi”, care pot fi de natură 
geometrică (muchii şi vârfuri de cristale, conformaţii atomice de dimensiuni 
bine determinate, insule atomice reactive). Creşterea centrilor activi pe 
suprafaţa catalizatorului se poate face prin diverse procedee cum ar fi: 
reducerea cu hidrogen, tratarea cu H2S, CO, SO2 etc. 
 Contactul cu suprafaţa catalizatorului conduce la creşterea vitezei de 
reacţie prin micşorarea energiei de activare. În prezenţa catalizatorului 
reacţia urmează un alt traseu – caracterizat printr-o energie de activare mai 
mică decât aceea a reacţiei necatalitice. 
 În cazul catalizei eterogene reacţia este precedată de chemosorbţia 
reactanţilor şi este urmată de desorbţia produselor de reacţie. În afară de 
acestea trebuie considerate şi faptul că pentru a se adsorbi, reactanţii trebuie 
să difuzeze din faza gazoasă la suprafaţa catalizatorului, iar produsele de 
reacţie trebuie să difuzeze de la catalizator la masa de gaz. 
 Etapele procesului de cataliză eterogenă: 
1. difuzia reactanţilor spre suprafaţa catalizatorului; 
2. chemosorbţia reactanţilor; 
3. reacţia chimică pe suprafaţa catalizatorului; 
4. desorbţia produselor de reacţie şi  
5. difuzia produselor de reacţie în faza gazoasă. 
 Diagrama energetică are forma prezentată în fig.6.5 (procesele de 
difuziune nu sunt  însoţite de procese energetice). 
 Procesele de adsorbţie şi desorbţie sunt caracterizate prin energii de 
activare mici, deci sunt procese relativ rapide care nu influenţează viteza 
procesului global. Viteza globală în cazul reacţiei catalizate este determinată 
de viteza reacţiei din filmul de adsorbţie, a cărei energie de activare este mai 
mică decât energia de activare a reacţiei necatalizate rezultând o creştere 
considerabilă a vitezei de reacţie. 
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Reactanti

reactia necatalizata

reactia
catalizata

Produsi

A*

Ea
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∆ Hd

∆ Ha

∆ HrEa,d

Coordonata de reactie ζ

Ea,a

E

 
Fig.6.5 

Ea- energia de activare a reacţiei necatalizate; 
'
aE - energia de activare a procesului chimic din filmul de adsorbţie. 

aaE , - energia de activare a procesului de absorbţie a reactanţilor; 

daE , - energia de dezactivare a desorbţiei produselor de reacţie; 

aH∆ - este efectul caloric al procesului de adsorbţie; 

dH∆ - căldura de desorbţie; 

rH∆ - efectul caloric de reacţie. 
 
 Catalizatorul nu modifică valoarea efectului caloric de reacţie ( )rH∆  
şi nici compoziţia la echilibrul chimic. 
 Activitatea catalizatorilor se exprimă prin raportul dintre viteza 
reacţiei catalizate şi viteza reacţiei necatalizate. Dacă reacţia nu se poate 
realiza decât în prezenţa catalizatorului, activitatea catalizatorului se 
exprimă prin cantitatea de produs de reacţie obţinută în unitatea de timp, pe 
unitatea de masă de catalizator. 
 Cinetica procesului este determinată de vitezele proceselor de 
adsorbţie, reacţie chimică în filmul de adsorbţie şi de desorbţie a produselor 
de reacţie. 
 Pentru etapa iniţială, putem presupune că aceasta are loc în strat 
monomolecular, adică se poate descrie cu ajutorul ecuaţiei  Langmuir. 
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Pk

Pk
b

Pk

Pk
a

⋅+
⋅

⋅=
⋅+

⋅
=

1

1

1

2

11
                                                     (6.34.) 

1

2

k

k
b =    factor de proporţionalitate între procesele de adsorbţie şi desorbţie 

de pe suprafaţa de solid acoperită de gaz. 
 Viteza de adsorbţie, viteza reacţiei în filmul de adsorbţie şi viteza de 
desorbţie se pot găsi în rapoarte foarte diferite ceea ce face imposibilă o 
analiză generalizată a acestui tip de reacţie. 
 Se pot considera în schimb două cazuri limită: 
a) Viteza de adsorbţie a reactanţilor şi de desorbţie a produselor de reacţie 
sunt mult mai mari decât viteza reacţiei chimice în filmul de adsorbţie 
(procesul determinant de reacţie este reacţia din filmul de adsorbţie). 
 Pentru o ecuaţie de ordinul „n” se poate scrie ecuaţia: 

n

n

Pk

Pk
constaconstr 









⋅+
⋅

⋅=⋅=
1

1

1
                                            (6.35.) 

 Dacă k1 este mare deoarece viteza de adsorbţie este mare rezultă că 
putem neglija pe termenul 1. 

constr =                                                                                     (6.36.) 
 Reacţia globală este de ordinul zero, fiind independentă de presiunile 
parţiale ale reactanţilor. 
b) Pentru reacţii eterogene care se desfăşoară la presiuni mici (viteza de 
reacţie şi viteza de desorbţie a produselor de reacţie sunt mult mai mari 
decât viteza de adsorbţie a reactanţilor.  Rezultă că se poate neglija ⇒⋅ Pk1  

nPconstr ⋅=                                                                                (6.37) 
⇒  ordinul procesului global este chiar ordinul reacţiei propriu-zise, care se 
desfăşoară în filmul de adsorbţie. 
 În cazurile intermediare, procesul global nu are un ordin de reacţie 
bine determinat: 

( )pPconstr α⋅=                                                                           (6.38.) 
( )pα - coeficient cu valori cuprinse între 0 şi n – dependent de presiune. 

 
 
 
 
 



Chimie fizică 2. Cinetică 72 

VI.1.5. Cinetica reacţiilor catalizate enzimatic 
 
 
 Enzimele sunt proteine biocatalitice care, formându-se din 
organismele vii, influenţează desfăşurarea reacţiilor intracelulare din acestea 
sau în sisteme derivate din organismele vii. 
 Proprietatea unei enzime de a cataliza o anumită reacţie se datorează 
structurii sale primare, adică secvenţei de aminoacizi în catena polipeptidică 
a acesteia. 
 Există enzime care sunt constituite numai din lanţuri polipeptidice, 
fiind deci, homoproteide. Alte enzime sunt constituite dintr-o grupare 
proteică numită apoenzimă, şi o componentă neproteică numită cofactor; 
acestea sunt heteroproteide. 
 Cofactorul poate fi un rest de substanţă organică legat inseparabil de 
apoenzimă (grupare protetică), sau un rest de substanţă organică, detaşabilă 
de apoenzimă numită coenzimă sau un rest al unei substanţe nespecifică, 
numit activator. 
 Apoenzima este partea enzimei care impune acesteia o anumită 
specificitate, în timp ce factorul enzimatic determină tipul şi viteza reacţiei 
pe care o catalizează. 
 Enzimele se caracterizează printr-o mare specificitate, adică prin 
capacitatea de a acţiona selectiv, numai asupra anumitor substanţe numite 
substraturi. 
 Enzima în ansamblul ei trebuie privită ca o microstructură cu centri 
activi polifuncţionali în sensul că fiecare centru activ conţine o parte care 
fixează substratul într-o poziţie bine determinată, şi o altă parte care produce 
modificări în legăturile chimice ale substratului activându-l. Dimensiunile 
enzimelor sunt cuprinse între 100 şi 1000 Å, fapt pentru care cataliza 
enzimatică este situată între cea omogenă şi cea eterogenă numindu-se 
cataliză microeterogenă. 
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 Clasificarea enzimelor este redată în următoarea schemă: 
Criterii 

După tipul de reacţii pe care le 
catalizează 

După specificitate 

1. enzime de oxidoreducere 
(oxidoreductaze) 
2. enzime hidrolitice 
(hidrolaze) 

1. enzime cu specificitate absolută 
de substrat 

3. enzime de izomerizare 
(izomeraze) 
4. enzime de transfer 
(transferaze) 

2. enzime cu specificitate absolută 
de grup 

5. enzime de adiţie 
(liaze) 

3. enzime cu specificitate relativă de 
grup 

6. enzime de sinteză 
(ligaze) 

4. enzime cu specificitate sterică 
absolută 

 
 Din punct de vedere cinetic, se presupune că între enzimă şi substrat 
se formează un complex activat (SE), iar reacţia de formare a complexului 
activat este o reacţie de echilibru foarte rapidă. După formarea complexului 
(SE), acesta se transformă în produs de reacţie cu regenerarea enzimei. 

( ) EPSEES r

d

i

k
k

k

+→+ ↔  

  S E (SE) P 
t=0 s e 0 0 
t=t xscs −=  xece −=  ( ) xc SE =  pc  

 

scs 0= , ece 0= -concentraţiile iniţiale ale substratului şi enzimei 

( ) xkck
dt

dc
r rSEr

p ⋅=⋅==                                                          (6.39.) 

 Deoarece în timpul reacţiei enzima se regenerează, concentraţia 
enzimei în sistem este foarte mică şi constantă, rezultă că se poate aplica 
principiul stării staţionare pentru complexul activat. 
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( )
( )

( ) ( ) xkxkxexSk

ckckcck
dt

dc

rid

SErSEieSd
SE

⋅−⋅−−⋅−⋅=

=⋅−⋅−⋅⋅=
                                    (6.40.) 

( )[ ] 02 =⋅−⋅−⋅+⋅+−⋅ xkxkesxesxk rid                                (6.41.) 

sau  ( )[ ] ( ) 02 =⋅+−⋅+⋅+−⋅ xkkesxesxk rid                          (6.42.) 

 Deoarece concentraţia complexului activat este foarte mică, x2 se 
poate neglija şi relaţia (6.42) capătă următoarea formă: 

( ) ( ) 0=⋅⋅+⋅+−⋅+⋅− drid keSxkkxesk  

sau ( )[ ] ( ) rid

d
drid kkeSk

eSk
xeSkkkeSkx

+++⋅
⋅⋅+

=⇒⋅⋅+=+++⋅⋅    (6.43.) 

 Deoarece concentraţia enzimei este mult mai mică decât concentraţia 
iniţială a substratului se poate neglija termenul ekd ⋅  din ecuaţia (6.43.) şi 

aceasta devine: 








 +
+⋅

⋅⋅
=

++⋅
⋅⋅

=

d

ri
d

d
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d
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kk
Sk

eSk

kkSk

eSk
x                                       (6.44.) 

         
d

ri
M k

kk
K

+
=                                          constanta lui Michaelis 

1

a s

f(s)

 

1/r

1/rmax

b 1/s

β

cu inhibitor

fara inhibitor

 

e
KS

S
X

M

⋅
+

=                                                                           (6.45.) 

 Expresia vitezei de reacţie raportată la produsul de reacţie are 
următoarea formă. 
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e
KS

S
k

dt

dc
r

M
r

p ⋅
+

⋅==                                                           (6.46.) 

 Analizând relaţia (6.46) se observă că în raport cu concentraţia 
iniţială a enzimei, viteza de reacţie creşte liniar, însă în ce priveşte 
dependenţa de concentraţia iniţială a substratului situaţia este mai 
complicată. 

 Dacă ,MKS <<<    ( )
MKS

S
Sf

+
=    variază liniar, iar pentru 

concentraţii mai mari ale substratului se poate neglija KM faţă de 
S ( ) 1≥⇒ Sf , iar viteza de reacţie atinge viteza maximă. 

ekr r ⋅=max                                                                                  (6.47.) 

 Înlocuim relaţia (6.47) în relaţia 6.46.) 

MKS

S
rr

+
⋅= max                                                                         (6.48.) 

 Liniarizăm relaţia (6.48) prin inversare şi se obţine: 

Sr

K

rr
M 111

maxmax

⋅+=                                                                       (6.49.) 

 

maxr

K
tg M=β                                                                                   (6.50.) 

 Reacţiile enzimatice pot fi inhibate de anumite substanţe. Inhibarea 
se poate face prin blocarea centrilor activi specifici ai enzimei (inhibarea 
competitivă), fie prin combinarea enzimei atât cu inhibatorul cât şi cu 
substratul, dând un complex trimolecular nereactiv (inhibarea 
necompetitivă). 
 În cazul inhibării competitive în sistem mai apare un intermediar: 

( )IEEI inK→+ . 
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VI.1.6. Cinetica reacţiilor  

sub influenţa radiaţiilor (fotochimice) 
 
 Orice proces fotochimic este un proces complex, care decurge în trei 
etape:  
1. Formarea moleculelor excitate electronic ( trecerea unui electron din stare 
fundamentală în stare excitată) sub acţiunea unei cuante luminoase. 
2. Procesul fotochimic primar, de transformare directă a moleculelor 
excitate. 
 Procesele fotochimice primare se termină odată cu dispariţia 
moleculelor excitate, fie prin transformare chimică sub acţiunea energiei de 
excitare, fie prin revenire în stare electronică fundamentală. 
 Procesele fotochimice secundare care constau în diferite procese la 
care participă substanţele chimice rezultate în urma procesului fotochimic 
primar. 
 Schema unei reacţii fotochimice poate fi prezentată în următorul 
mod: 

qAA

undareprocesereactiedeprodusiA

AA h

+→
→→

→

∗

∗

∗

1

0

.sec...

ϑ

 

 Sub influenţa căldurii eliberate q, pot avea loc şi alte procese 
chimice. 
 Viteza procesului fotochimic este dată de viteza de formare a 
produşilor de reacţie. 
 Pe baza rezultatelor experimentale au fost enunţate următoarele legi 
ale fotochimiei: 

I. Transformarea fotochimică nu are loc decât sub acţiunea luminii 
care este absorbită de sistemul reactant. 

II. Fiecare cuantă de lumină (foton) absorbită în prima etapă, nu 
poate activa decât o moleculă. 

III.  Sub acţiunea fotonului absorbit molecula se poate excita şi sub 
această formă participă apoi la reacţia chimică. 

Reacţiile fotochimice sunt întâlnite atât în fază lichidă cât şi în fază 
gazoasă, excitarea fotochimică fiind una din metodele de activare preferate 
deoarece nu impurifică produşii de reacţie. 
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VI.1.6.1. Cinetica reacţiilor fotochimice simple 
 

 O caracteristică importantă a reacţiilor fotochimice este aceea că 
viteza lor nu este influenţată de temperatură. Aceasta se explică prin faptul 
că activarea moleculelor se face prin absorbţie de fotoni şi aceasta nu 
depinde de temperatura absorbantului. 
 În cazul reacţiilor simple nu se produc procese secundare care să 
urmeze actului fotochimic primar, astfel încât se pot reprezenta prin schema: 

( )reactiedeprodusPAA rkh →→ ∗ϑ  

                ( )radiativaedezactiAfk var→  

                ( )aneradiativedezactiAtk var→  
 Dezactivarea moleculei activate (A*) se poate face fie prin conversia 
energiei de excitare în energie termică, fie prin tranziţii radiative, ca 
fluorescenţa sau fosforescenţa. 
 Viteza de reacţie va fi: 

∗⋅=
Ar

p ck
dt

dc
                                                                              (6.51.) 

 Pentru evaluarea concentraţiei moleculelor activate ∗
Ac  este necesar 

să se definească viteza de activare. 
 Numărul de fotoni absorbiţi în unitatea de timp şi unitatea de volum, 
care reprezintă chiar viteza de activare va fi: 

Aa c
dV

d
r ⋅⋅== φεφ

                                                                     (6.52.) 

CA-concentraţia moleculelor reactante; 
ε - coeficientul molar de extincţie; 
φ - numărul de fotoni care pătrund în unitatea de timp prin unitatea de arie. 
 Ţinând cont de reacţia chimică şi de procesele de dezactivare, viteza 
de reacţie a concentraţiei formei active se va scrie: 

∗∗∗

∗
⋅−⋅−⋅−⋅⋅=

AtAfArA
A ckckckc

dt

dc
φε                                (6.53.) 

 Deoarece ultimele trei procese sunt rapide iar procesul de activare 
este lent, concentraţia moleculelor activate este mică şi se poate aplica 
principiul stărilor staţionare: 

tfr

A
A

A

kkk

c
c

dt

dc

++
⋅⋅

=⇒= ∗

∗ φε
0                                                    (6.54.) 
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 Înlocuind relaţia (6.54.) în relaţia (6.51.) se obţine: 

tfr

Arp

kkk

ck

dt

dc

++
⋅⋅⋅

=
φε

                                                                     (6.55.) 

 Din relaţia (6.55.) rezultă că reacţia este de ordinul unu, iar viteza de 
reacţie este proporţională cu fluxul radiant. 
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Capitolul VII. Cinetica  proceselor chimice  
la care participă solide 

 
Procesele chimice industriale sunt procese complexe care, pe lângă 

reacţiile chimice propriu-zise, cuprind şi procese fizice care se pot produce 
înaintea reacţiilor chimice, simultan cu acestea sau după. 

Etapele fizice sau chimice care alcătuiesc un proces chimic global 
(industrial) poartă denumirea de etape elementare sau stadii elementare. 
Acestea pot fi: 
1. apariţia defectelor de reţea şi afânarea reţelei cristaline (creşterea 
reactivităţii); 
2. restructurarea cristalină a fazelor solide ca urmare a transformărilor 
polimorfe; 
3. formarea soluţiilor solide (amestecarea intimă a reactanţilor); 
4. difuzia superficială sau profundă a particulelor de specii diferite 
(favorizează contactele dintre reactanţi); 
5. topirea unor componenţi din sistem şi dizolvarea celorlalţi în topitura 
formată; 
6. formarea de germeni cristalini şi creşterea cristalelor; 
7. sublimarea unor faze solide; 
8. disocierea termică; 
9. reacţiile chimice propriu-zise; 
10. difuzia unui produs din zona de reacţie prin stratul de produs format etc. 
 Pentru un anumit proces nu este obligatorie prezenţa tuturor etapelor 
intermediare. De exemplu: pentru fabricarea varului (CaO) prin 
descompunerea termică a CaCO3 se disting procesele: 
- reacţia chimică superficială pe granula de CaCO3: 

↑+→ 23 )()( COsCaOsCaCO  

care duce la formarea unei pelicule de CaO solid şi la degajarea de CO2. 
- reacţia chimică în interiorul granulei sub stratul de CaO format şi difuzia 
simultană a CO2 (g) format prin stratul de CaO. 
 Dacă CO2 nu poate trece prin stratul de CaO la suprafaţa de reacţie 
se acumulează CO2, se realizează presiunea de echilibru şi din punct de 
vedere cinetic reacţia încetează. Din acest motiv viteza de reacţie este 
dictată de viteza de difuzie a CO2, care reprezintă treapta determinantă de 
viteză. 
 În funcţie de procesul determinant pentru viteza globală mai frecvent 
de întâlnesc următoarele tipuri de reacţii: 
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- procese chimice a căror viteză este determinată de difuzia reactanţilor; 
- procese chimice a căror viteză este determinată de procesele de adsorbţie, 
evaporare, sublimare. 
- procese chimice a căror viteză este determinată de formarea şi creşterea 
germenilor fazelor noi. 
 

A. Cinetica proceselor controlate de difuzie 
 

Viteza de reacţie în cazul participării a unor faze solide se poate 
exprima în două moduri: 

reactiedeviteza
d

d
..=

τ
η

 

în care: 
τ -timpul de reacţie 
η - gradul de transformare a unui reactant. 

0m

mτη =  

 O altă modalitate de exprimare utilizează grosimea stratului de 
produs care se formează pe granula de reactant. 

reactiedeviteza
d

dx
..=

τ
 

în care:  
x-grosimea stratului. 

 Expresia matematică a vitezei de reacţie pentru un stadiu elementar i 
este următoarea: 

i
i

ii dc
W

S

d

d
⋅=

τ
η

   în care  

iη - reprezintă gradul de transformare al unui reactant în etapa i, 

iS - aria suprafeţei de contact dintre reactanţi în zona de reacţie. 

iW - forţa care se opune desfăşurării stadiului i. 

idc - este forţa activă care favorizează desfăşurarea stadiului i. 

 Pentru procesul chimic global  

τ
η

τ
η

d

d

d

d
cdc i

i →∆→⇒ ;                                                                (7.1) 
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 Deoarece există mai multe etape elementare, suprafaţa Si şi forţele 
existente se exprimă ca o sumă. 

           

3

3

2

2

1

1

S

W

S

W

S

W
c

S

W
c

d

d

i i

i ++

∆=∆=
∑

τ
η

                                                      (7.2)                  

Mărimile Wi sunt forţele rezistente la desfăşurarea stadiului i şi sunt mărimi 
cunoscute în fiecare caz concret. 
 Fenomenul de difuzie poate avea loc la interfeţe sau în volum. 
Viteza difuziei în volum este mult mai mică în comparaţie cu viteza de 
difuzie prin interfeţe ca urmare difuzia în volum va constitui stadiul 
determinant de viteză pentru procesul chimic global. 
 Considerăm o reacţie de forma: 

( ) ( )sBAsBA ϑϑ =+  

 Reactantul A poate fi un gaz, un lichid sau un solid care la 
temperatura de reacţie are mobilitatea moleculelor necesară difuziei printr-o 
fază solidă. Pentru un timp de reacţie τ şi pentru granulele sferice de 
reactant B(s), fenomenul se poate reprezenta astfel: 
 

zona de
reactie

A

R

r

xB(s)

c=0
c=c1

A s)νΒ(

 
Fig. 7.1 

 
 Viteza de reacţie este: 

dr

dcM

d

dX ⋅
⋅
⋅∆=

ρϑτ
                                                                            (7.3) 

în care: 
∆ - coeficientul de difuzie a lui A, 
M- masa molară a produsului de reacţie, 
ρ - densitatea produsului şi 
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dr

dc
- gradientul de concentraţie a reactantului A pe direcţia razei. 

 Pentru integrarea ecuaţiei (7.3) ar trebui să cunoaştem expresia 
gradientului de concentraţie. 
 Ecuaţia de difuzie a reactantului A prin stratul de produs poate fi 
scrisă în coordonate sferice de forma: 









⋅+⋅∆=
dr

dc

rdr

cd

d

dc 2
2

2

τ
                                                                (7.4) 

 În ecuaţia (7.4) introducem ipoteza unei difuzii în regim staţionar 
adică prin unitatea de suprafaţă şi în unitatea de timp difuzează aceeaşi 
cantitate de reactant. 

0=
τd

dc
   condiţia de staţionaritate deoarece 0≠∆  relaţia (7.4) capătă 

următoarea formă: 

0
2

2

2

=⋅+
dr

dc

rdr

cd
                                                                            (7.5) 

 În ecuaţia (7.5) notăm u
dr

dc =    şi  
dr

du

dr

cd =
2

2

 

0
2 =⋅+⇒ u
rdr

du
                                                                           (7.6) 

 Separăm variabilele în relaţia (7.6) şi integrăm: 

1ln2 k
r

dr

u

du +−= ∫∫                                                                       (7.7) 

2
1

2
1

121 lnln
1

lnlnln2ln
r

k
u

r

k
k

r
kru =⇒=+=+−=⇒    (7.8)  adică 

2

1

k

k

dr

dc =                                                                                          (7.9) 

 
 Ecuaţia (7.9) se integrează ţinând cont de condiţiile limit ă. 
 








 −⋅−=⇒
+−

⋅=⇒⋅=⇒⋅=
−

−
∫∫∫ rR

kc
r

kcdrrkc
r

dr
kdc R

r

R

r

R

r

c
11

/
12 11

1

11
2

1121

0

1

    (7.10) 

 
dar XRr −=                                                                              (7.11) 
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








−
−⋅−=

XRRk
c

111

1
1   sau ( )

( ) ( )XRR

Xk
c

XRR

X
kc

−⋅
⋅

=⇒
−⋅

−⋅−= 1
111  (7.12) 

 
( )
x

XRRc
k

−⋅⋅
=⇒ 1

1                                                                 (7.13) 

 Înlocuind relaţia (7.13) în relaţia (7.9) se obţine: 
( )

2
1

xr

XRRc

dr

dc −⋅⋅
=                                                                     (7.14) 

 Relaţia (7.14) o înlocuim în expresia vitezei de reacţie, relaţia (7.3) 
şi obţinem: 

( )
2

1

rx

XRRcM

d

dx

⋅
−⋅⋅

⋅
⋅
⋅∆=

ρϑτ
                                                         (7.15) 

22 rx

XR
k

d

dx

⋅
−⋅=

τ
                                                                           (7.16) 

 În relaţia (7.16) ţinem cont de relaţia (7.11)  

( ) ( )XRx
k

d

dx

XRx

XR
k

d

dx

−⋅
⋅=⇒

−⋅
−⋅=⇒

1
222 ττ

                      (7.17) 

 
 În relaţia (7.17) separăm variabilele şi integrăm. 

( ) τττ
τ

⋅=−⋅
⇒⋅=−⋅⇒⋅=⋅− ∫∫ 2

32

20

3

0

0

2

2

0 32
/

3
/

2
k

xxR
k

xx
RdkdxxR xx

x

    (7.18) 

 Împărţim relaţia (7.18) prin 
R

2
  şi vom obţine: 

ττ ⋅=






 ⋅−⋅⇒⋅
⋅

=⋅− 3
22

3
2

3

2
1

2

3

2
k

R

x
x

R

k

R

x
x                          (7.19) 

 Relaţia (7.19) reprezintă ecuaţia cinetică integrată în termeni de 
grosime a stratului . 
 Aceasta este o ecuaţie generală care poate avea şi (expresii) cazuri 
particulare, dacă se impun anumite ipoteze ce derivă din cazul particular de 
reacţie studiat sau funcţie de momentul considerat. 
 
1. Pentru momentul iniţial al reacţiei grosimea x a stratului de produs este 
mult mai mică în comparaţie cu raza R a granulei B solide. 
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          0→τ     Rx <<     1<<
R

x
 

τ⋅=⇒≅=− 3
21

2
1 kx

R

x
                                                               (7.20) 

 
ττ ⋅=⋅=⇒ '

33 kkx                                                               (7.21) 

 Ecuaţia cinetică stabilită de Tamann. 

2. →
τd

dx
minim, 

R

x
  este o variabilă  

( )







−⋅
⋅=








⇒

xRx
R

x
d

d
k

d

dx

R

x
d

d 1
2τ

                                         (7.22) 

⇒
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


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
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





 −⋅
⋅⋅=
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





 −⋅⋅
⋅⋅⇒=
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x
R

x
d

d

R
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R

x
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x
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x
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d
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2
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

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
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 −⋅


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
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







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

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
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


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

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⋅
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x

R
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R

x
R

x

R

x
R

x
d

d
21

1

1

1

1
2

 

 Ca să treacă printr-un minim înseamnă că derivata se anulează. 

2
021

R
x

R

x =⇒=−⇒  

 
B. Procese în domeniul reacţiilor chimice propriu-zise 

 
 Un proces chimic se desfăşoară în domeniul cinetic dacă etapa 
determinantă de viteză este reacţia chimică. Această reacţie poate avea 
ordinele de reacţie 0,1, 2 sau ordine fracţionare cu ecuaţii cinetice studiate la 
reacţiile chimice unidirecţionale. 
 Considerăm o reacţie în care A şi B sunt reactanţii în stare de 
agregare solidă şi F ar reprezenta aria suprafeţei de contact dintre reactanţi. 
În zona de reacţie BA cc ,  sunt concentraţiile reactanţilor. 
 Ecuaţia vitezei de reacţie exprimată cu ajutorul gradului de 
transformare o să aibă ecuaţia generală: 
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m
B

n
A ccFk

d

d ⋅⋅⋅=
τ
η

             (7.23)  

în care n şi m sunt ordine parţiale de reacţie.    
 Această ecuaţie generală se integrează în diverse ipoteze particulare 
rezultate din numeroasele studii experimentale. 
 
I. Ac  şi Bc  sunt constante m=n=0 

Fk
d

d ⋅=⇒
τ
η

                                                                                (7.24) 

 Dacă considerăm că avem granule sferice atunci: 
( )22 44 XRrFs −⋅== ππ      (7.25)              suprafaţa granulei sferice. 

 Introducem gradul de transformare : 
( ) 3/11 sRxR η−⋅=−                                                                     (7.26) 

 Rezultă că relaţia (7.24) capătă următoarea formă: 

( ) 3/22 14 ss
s Rk

d

d ηπ
τ
η

−⋅⋅⋅=                                                       (7.27) 

 În ecuaţia (7.27) se separă variabilele şi se integrează. 

( ) ∫∫ ⋅⋅⋅=−
− τη

τπηη
0

2

3/2

0

41 dRkd sss

s

                                            (7.28) 

( ) τπη η ⋅⋅⋅=
+−

−
−

+−
2

0

1
3

2

4/
1

3

2
1

Rks
s s                                                 (7.29) 

( ) τπη η ⋅⋅⋅=−⋅− 2
0

3/1 4/13 Rkss
s                                                 (7.30) 

 
( ) τπη ⋅⋅⋅=+−⋅−⇒ 23/1 4313 Rkss                                             (7.31) 

Dacă rearanjăm termenii obţinem: 
( )[ ] τπη ⋅⋅⋅=−−⋅ 23/1 4113 Rkss                                                    (7.32) 

Din care rezultă: 

( ) ( ) τητπη ⋅−=−⇒
⋅⋅⋅−

=− ss
s

s K
Rk

11
3

43
1 3/1

2
3/1                  (7.33) 
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II. ( ) 3/22 14 sRconstF ηπ −⋅⋅==   pentru granule sferice 

constc =2     m=n=1 

( )scc η−⋅= 1011  

 Ecuaţia cinetică diferenţială capătă următoarea formă: 

( ) 3/5
201

2 14 ss
s cckR

d

d ηπ
τ
η

−⋅⋅⋅⋅⋅=                                           (7.34) 

( ) ∫∫ ⋅=− −
τη

τηη
00

3/51 dKd sss

s

                                                         (7.35) 

( ) τη η ⋅=
+−

−
−

+−

s
s Ks

0

1
3

5

/
1

3

5
1

                                                             (7.36) 

( ) τη η ⋅=−⋅⇒
−

Ss Ks
0

3/2 /1
2

3
                                                       (7.37) 

( ) 3

2
/

2

3

1

1

2

3
3/2

⋅⋅=−
−

⋅⇒ τ
η S

s

K  

( )
τ

η
⋅⋅+=

−
⇒ S

s

K
3

2
1

1

1
3/2

                                                       (7.38) 

                                                                                                                                                                                                                                                                                    
 Procesul chimic în domeniul reacţiilor chimice propriu-zise va fi 
studiat după această relaţie. 
 
 

C. Cinetica proceselor chimice în cazul domeniului de tranziţie 
 
 În decursul unui proces chimic global  forţele active şi forţele care se 
opun procesului îşi pot modifica valoarea în timp. Ca urmare, şi vitezele 
etapelor elementare componente se modifică. Modificându-se prin aceasta şi 
viteza procesului global. 
 Pentru a stabili ce etape elementare alcătuiesc procesul chimic este 
foarte utilă curba cinetică experimentală a procesului. Pe baza acesteia se 
pot stabili pe anumite domenii de timp ce transformări elementare hotărăsc 
viteza procesului global. 
 Dacă presupunem că pentru un proces chimic studiat curba cinetică 
experimentală a pus în evidenţă faptul că etapa iniţială elementară 
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determinantă de viteză este reacţia chimică, iar etapa finală elementară este 
difuzia, între aceste două etape vitezele fiind comparabile va exista un 
domeniu de tranziţie în care viteza procesului chimic reprezintă o însumare 
a vitezelor reacţiei chimice şi a difuziei. 
 Într-un studiu cinetic se caută ecuaţia forţelor care favorizează sau se 
opun procesului global corelate cu aceleaşi mărimi ale etapelor elementare 
componente. 
Exemplu: 
Proces chimic=reacţie chimică+ difuzie 
 Componenta reacţie chimică este pentru etapa iniţială a procesului 
când printr-o reacţie chimică se formează pelicula de produşi de reacţie. În 
această peliculă difuzia are viteză mare. Difuzia ca etapă determinantă de 
viteză apare în etapa finală a procesului când s-a format un strat cu produşi 
prin care difuzia reactantului are viteză mică. 
 Pentru reacţia chimică dacă aceasta este de ordinul unu. 

ck
d

d ⋅=
τ
η

                                                                                    (7.39) 

Pentru difuzie 

( )ccS
d

d −⋅⋅∆= 0τ
η

                                                                     (7.40) 

 Concentraţia momentană c se deduce din condiţia de staţionaritate  
(regim staţionar). 
 Viteza reacţiei chimice=viteza de difuzie 

( ) ( )

Sk

cS
c

cSSkccScSckccSck

⋅∆+
⋅⋅∆

=⇒

⋅⋅∆=⋅∆+⋅⇒⋅⋅∆−⋅⋅∆=⋅⇒−⋅⋅∆=⋅⇒

0

000

   (7.41) 

 Înlocuind în relaţia (7.39) obţinem: 

0c
Sk

S
k

d

d ⋅
⋅∆+

⋅∆⋅=
τ
η

                                                                   (7.42)    

01 ck
d

d ⋅=⇒
τ
η

                                                                            (7.43) 

⇒
⋅∆⋅
⋅∆+=⇒

⋅∆+
⋅∆⋅=

Sk

Sk

kSk

Sk
k

1
1

1  

Skk ⋅∆
+= 111

1

                                                                             (7.44) 
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 Forţa care se opune procesului global reprezintă suma forţelor care 

se opun reacţiei chimice 
k

1
  şi forţa care se opune difuziei 

S⋅∆
1

. 

 
 
 
VII.1. Cinetica reacţiilor chimice care se desfăşoară la p şi T constante 

în mediu omogen 
 
 Reacţiile omogene în condiţii de presiune şi temperatură constantă 
au loc în general în reactoare tubulare  (orizontale sau verticale) cu 
funcţionare continuă (Fig.7.2.) 
 

Reactanti Produsi

XA

X =0A XAl

 
Fig.7.2 

 
 În aceste reactoare, printr-o parte se introduc reactanţii iar prin 
cealaltă parte se elimină continuu produşii de reacţie (amestecul de reacţie). 
De obicei în interiorul reactorului se găseşte un catalizator solid sau material 
inert iar reactanţii şi produşii de reacţie sunt gaze. 
 Presiunea şi temperatura în reactor sunt constante, în schimb 
volumul de gaze este variabil dacă ( )

gazei∑ϑ  pentru care are loc este diferit 

de zero. 
 Din punct de vedere practic în studiul acestor reacţii este mai 
convenabil ca atât viteza de reacţie cât şi concentraţiile reactanţilor să se 
exprime în funcţie de conversia unui reactant, de regulă reactantul care este 
mai important şi pentru care coeficientul stoechiometric este egal cu -1. 
 Utilizând conversia reactantului se reduce numărul de variabile şi se 
simplifică astfel rezolvarea şi integrarea ecuaţiilor cinetice diferenţiale. 
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a) Expresiile vitezelor de reacţie pentru reactoarele cu funcţionare 
continuă. 

 
 Viteza de reacţie reprezintă numărul de moli dintr-un participant la 
reacţie care se transformă în unitatea de timp în unitatea de volum. 








⋅
⋅

=
dt

dn

V
r i

iϑ
1

                                                                         (7.45) 

 În relaţia (7.45) intervin trei variabile: 
t- timpul, 
ni- numărul de moli din participantul i şi 
V- volumul (volumul este variabil în cazul reacţiilor desfăşurate la p şi T= 
constante) 
 Considerăm o reacţie în fază gazoasă de tipul: 

produseBA →⋅+ ϑ  
Pentru A coeficientul stoechiometric în valoare absolută este egal cu 1 
 Conversia reactantului A ( )AX  reprezintă fracţiunea dintr-un mol de 
reactant A care s-a transformat în produşi de reacţie la un moment dat: 

A

AA
A n

nn
X

0

0 −
=      (7.46)                                                              unde: 

An0 - este numărul iniţial de moli de reactant A la t=0, 

An - numărul de moli de reactant A existent în sistem la momentul arbitrar t, 
XA- conversia reactantului A. 
 Din relaţia de definiţie a conversiei rezultă: 

AAAA Xnnn ⋅−= 00  

Astfel încât : 

AAA dXndn ⋅−= 0                                                                          (7.47) 

 Ţinând cont şi de faptul că 1−=Aϑ  ecuaţia de definiţie a vitezei de 
reacţie (7.45) devine: 








⋅=
dt

dX

V

n
r AA0                                                                           (7.48) 

 În cazul particular, când reacţia se desfăşoară la volum constant 
(când 0=∑ iϑ , sau pentru reacţii în fază lichidă): 

A
A c

V

n
0

0 =    concentraţia iniţială a reactantului A 
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şi expresia vitezei de reacţie devine: 

dt

dX
cr A

A ⋅= 0                                                                                (7.48) 

 Ecuaţia (7.48) se poate utiliza pentru studiul reacţiilor omogene în 
fază lichidă sau al reacţiilor în fază gazoasă care se desfăşoară la volum 
constant. 
 În cazul reacţiilor în fază gazoasă care se desfăşoară la presiune şi 
temperatură constante, volumul este variabil în timp şi este o funcţie de 
conversia reactantului: 

( )AXfV =  

( )knnnTpVV ....,,, 21=  

i

k

i nTpinpnT

dn
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V
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T

V
dp

p

V
dV

jiii

∑
=

≠










∂
∂+
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





∂
∂+









∂
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1 ,,,,

                 (7.49) 

imi

nTpi
Tp dnVdn
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V
dV

i

ji

∑∑ =








∂
∂=

≠,,

,                                        (7.50) 

 Conform relaţiei de bază a stoechiometriei .const
dn

i

i =
ϑ

 se poate 

scrie: 

A
A

i
i

i

i

A

A dndn
dndn

⋅=⇒=
ϑ
ϑ

ϑϑ
                                                      (7.51) 

 Ţinând cont de relaţia de definiţie a conversiei  

AAAA
A

AA
A Xnnn

n

nn
X ⋅−=⇒

−
= 00

0

0    respectiv 

 

AAA dXndn ⋅−= 0     (7.48) care înlocuită în relaţia (7.51) conduce la: 

 

A
A

i
AA

A

i
i dXndndn

ϑ
ϑ

ϑ
ϑ

⋅−== 0                                                     (7.52) 

 Relaţia (7.50) ţinând cont de relaţia (7.52) capătă următoarea formă: 

( ) Amii
A

A
Tp dXV

n
dV ∑ ⋅⋅−= ϑ

ϑ
0

,                                                    (7.53) 

 Utilizăm ecuaţia de stare pentru un amestec de gaze: 
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( ) ( )
p

TR
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                                                     (7.54) 

 Pe de altă parte ecuaţia de stare mai poate fi scrisă în următoarea 
formă: 

( )
∑

∑ =⋅
⇒⋅⋅=

i
i cp

TR
TRcp

1
    (7.55) 

sau 
∑

=⋅

icp

TR

0

1
   (7.56) deoarece p şi T sunt constante rezultă că 

înlocuind în relaţia (7.53) se obţine: 

∑
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i
mi cp

TR
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   (7.57) care înlocuită în relaţia (7.53) conduce la 

expresia: 

⇒⋅−=
∑
∑

A
i

i

A

A
Tp dX

c

n
dV

0

0
,

ϑ
ϑ

 

⇒⋅
⋅
⋅

−= ∫∑
∑

∫
AX

A
iA

iA
V

V

Tp dX
c

n
dV

00

0
,

0
ϑ

ϑ
 

⇒⋅
⋅
⋅

−=
∑
∑

A
iA

iA X
c

n
VV

0

0
0 ϑ

ϑ
 












⋅

⋅⋅
⋅

−⋅=
∑
∑

A
iAA

iA X
cV

n
VV

00

0
0 1

ϑ
ϑ

   sau  

⇒











⋅

⋅
⋅

−⋅=
∑
∑

A
iA

iA X
c

c
VV

0

0
0 1

ϑ
ϑ

 

 
[ ]AA XVV ⋅+⋅= ε10                                                                     (7.58) 

 

∑
∑

⋅
⋅

−=
iA

iA
A c

c

0

0

ϑ
ϑ

ε   este o constantă pentru o reacţie dată, unde: 



Chimie fizică 2. Cinetică 92 

Ac0 - concentraţia iniţială a reactantului A, 

Aϑ - coeficientul stoechiometric al reactantului A ( )1−=Aϑ , 

∑ iϑ - suma coeficienţilor stoechiometrici ai participanţilor la reacţie 

(reactanţi +produşi), 

∑ ic0 - suma concentraţiilor ini ţiale ale participanţilor la reacţie, 

V0- volumul iniţial al amestecului de gaze. 
 Înlocuind relaţia (7.58) în relaţia (7.48) se obţine: 

( ) dt

dX

XV

n
r A

AA

A ⋅
⋅+⋅

=
ε10

0                                                           (7.59) 

în care ⇒=
0

0
0 V

n
c A

A    ( ) dt

dX

X

c
r A

AA

A ⋅
⋅+

=
ε1

0                           (7.60) 

 Relaţia (7.60) exprimă viteza de reacţie în termeni de conversie şi 
este utilă în studiul reacţiilor omogene în fază gazoasă care se desfăşoară la 
p şi T constant (volum variabil). 
 Se observă că în expresia vitezei de reacţie intervin doar două 
variabile (XA şi t). 
 În cazul volumului constant ( ) 0=∑ gazeiϑ   astfel că 0=Aε   şi 

ecuaţia (7.60) capătă forma ecuaţiei (7.48) găsită anterior. 
 În ecuaţia cinetică diferenţială a unei reacţii chimice intervin 
concentraţiile reactanţilor la puteri egale cu ordinele parţiale de reacţie: 

βα
BA cckr ⋅⋅=                                                                                (7.61) 

 Pentru a integra această ecuaţie şi având în vedere faptul că viteza de 
reacţie  trebuie exprimată în termeni de conversie, este necesar să exprimăm 
şi concentraţiile reactanţilor în termeni de conversie. 

 Pentru reactantul A 
V

n
c A

A =                                                       (7.62) 

şi ţinând cont de faptul că 
A

AA
A n

nn
X

0

0 −
=  rezultă că  

( )AAAAAAA XnnXnnn −⋅=⇒⋅−= 1000  ; iar la p şi T constante volumul 

în termeni de conversie se exprimă prin ecuaţia: 
[ ]AA XVV ⋅+⋅= ε10  
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( )
( )AA

AA
A XV

Xn
c

⋅+⋅
−⋅

=⇒
ε1

1

0

0    (7.63) în care A
A c

V

n
0

0

0 =     concentraţia iniţială a 

reactantului A la intrarea în reactor. 
( )

( )AA

AA
A X

Xc
c

⋅+
−⋅

=
ε1

10                                                                       (7.64) 

 Relaţia (7.64) exprimă concentraţia momentană a reactantului A în 
funcţie de conversia acestuia la momentul respectiv. 
 Concentraţiile celorlalţi participanţi la reacţie în funcţie de conversia 
reactantului A se pot afla pe baza stoechiometriei reacţiei. 
 Astfel, conform relaţiei de bază a stoechiometriei: 

i

i

B

B

A

A dndndn

ϑϑϑ
=== ........                                                             (7.65) 

 Pentru un proces finit ecuaţia (7.65) se poate scrie în forma: 

i

i

A

A dndn

ϑϑ
=   sau 

i

ii

A

AA nnnn

ϑϑ
00 −

=
−

                                          (7.66) 

( )AA
A

i
ii nnnn 00 −⋅+=⇒

ϑ
ϑ

                                                        (7.67) 

 Din relaţia de definiţie a conversiei  
A

AA
A n

nn
X

0

0 −
=  

AAAAAAAA XnnnXnnn ⋅−=−⇒⋅=−⇒ 0000                          (7.68) 

 Înlocuind relaţia (7.68) în relaţia (7.67) se obţine: 

 A
A

oAi
ii X

n
nn ⋅

⋅
−=

ϑ
ϑ

0      sau   







⋅

⋅
⋅

−⋅= A
iA

Ai
ii X

n

n
nn

0

0
0 1

ϑ
ϑ

. 

 Dacă ţinem cont de relaţia dintre volum şi conversie  
[ ]AA XVV ⋅+⋅= ε10  şi împărţim relaţia (7.67) la volum obţinem: 

( )AA

A
iA

Ai
i

i
i XV

X
n

n
n

V

n
c

⋅+⋅









⋅

⋅
⋅

−⋅
==

ε
ϑ
ϑ

1

1

0

0

0
0

                                                (7.69) 

 Dar i
i c

V

n
0

0

0 =   concentraţia  iniţială a reactantului „i” şi 
i

A

i

A

c

c

n

n

0

0

0

0 =  
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







⋅

⋅
⋅

−⋅
⋅+

= A
iA

Ai

AA

i
i X

c

c

X

c
c

0

00 1
1 ϑ

ϑ
ε

                                              (7.70) 

sau  










⋅+
⋅−

⋅=
AA

A
ii X

X
cc

ε
ρ

1

1
0                                                                   (7.71) 

În care: 

iA

Ai

c

c

0

0

⋅
⋅

=
ϑ
ϑρ  

 Expresiile (7.70), respectiv (7.71) 
 Reprezintă concentraţia unui reactant „i”, altul decât reactantul „principal” 
A în termeni de conversia reactantului. 
 
 

b) Determinarea experimentală a vitezei de reacţie 
în reactoare cu funcţionare continuă 

 
 Timpul de reacţie, în acest caz al reactoarelor cu funcţionare 
continuă este egal cu timpul de staţionare în reactor a unui element de 
volum din amestecul de reacţie - aceasta deoarece la ieşirea din reactor 
reacţia încetează ca urmare a scăderii temperaturii sau absenţei 
catalizatorului care se găseşte în reactor. 
 Pentru reacţii în fază lichidă (V=const.) se utilizează reactoare 
continue cu amestecare perfectă. (Fig. 7.3) 
 Amestecarea se realizează cu un agitator care uniformizează 
concentraţiile în întreg reactorul. 
 Într-un astfel de reactor atât conversia XA, cât şi  concentraţia cA şi ci 
au aceeaşi valoare în toate punctele masei de reacţie şi la ieşire. 
 Pentru reacţii în fază gazoasă se utilizează reactoare continue 
tubulare prezentate schematic în Fig.7.2.  
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de reactie
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1

2

3

 
Fig.7.3 

 
 
1. amestec de reacţie 
2. manta termostatată 
3. agitator. 
 În acest tip de reactor se găseşte un catalizator solid sau umplutură 
pentru uniformizarea amestecului de reacţie. 
 Fluidul de obicei un amestec de gaze, curge prin reactor în lungul 
axei acestuia cu un front plan al vitezelor şi din acest motiv se mai numesc 
„reactoare cu deplasare totală”. Practic se poate considera că presiunea 
totală rămâne constantă în întreg volumul reactorului. Riguros însă 
presiunea scade uşor în direcţia de curgere, datorită vâscozităţii gazelor. 
 În condiţii de presiune şi temperatură constante, după cum am 
precizat deja, volumul amestecului de reacţie este variabil, adică în cazul în 
care în urma reacţiei se modifică numărul total de moli de gaze. 
 O mărime importantă utilizată în studiul cinetic al reacţiilor în 
reactoare continue tubulare este debitul de alimentare FA, care reprezintă 
numărul de moli dintr-un reactant A care traversează în unitatea de timp o 
secţiune a reactorului perpendiculară pe direcţia de curgere. 

dt

dn
F A

A =                                                                                      (7.72) 
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 În regim  staţionar de funcţionare, conversia unui reactant variază în 
lungul reactorului, dar rămâne constantă în timp într-o secţiune transversală 
din reactor (sau într-un punct). 
 Într-un reactor tubular, conversia creşte continuu în lungul 
reactorului în sensul de deplasare a amestecului de reacţie, în timp ce 
concentraţia reactantului cA scade în aceeaşi direcţie. 
 Pentru orice secţiune transversală din reactor debitul de alimentare 
FA se poate exprima în funcţie de conversia reactantului în acea secţiune 
(XA). 
 Relaţia de definiţie a conversiei: 

A

AA
A n

nn
X

0

0 −
=  rezultă că  

( )AAA Xnn −⋅=⇒ 10  

 Această  relaţie se derivează în raport cu timpul ţinând cont că într-o 
secţiune dată XA=const. se obţine: 

( )A
AA X

dt

dn

dt

dn
−⋅= 10                                                                  (7.73) 

( )AAA XFF −⋅=⇒ 10    (7.74) în care 
dt

dn
F A

A
0

0 =  reprezintă debitul de 

alimentare la intrarea în reactor. 
 În scopul determinării vitezei de reacţie se stabilesc două relaţii de 
bilanţ. 
 Cele două relaţii de bilanţ sunt: 

(I) expresia vitezei de reacţie într-un element de volum transversal 
(II)  expresia concentraţiei reactantului într-un element de volum 

dVR. 
 Se consideră un reactor continuu tubular de volum VR. 
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Z

Z

dZ

XA

XA

XA

X =0A

XAl

XAl

FA
F +dFA A

F0A FAl

 
 

Fig. 7.4 
 

dzSdVR ⋅=  
 Considerăm z direcţia de curgere de la intrarea în reactor unde 
debitul este F0A spre ieşirea din reactor unde debitul este FAl. 
 Se consideră un element de volum dVR cuprins între două secţiuni 
transversale infinit vecine, perpendiculare pe direcţia de curgere. 
 Grosimea acestui element de volum dz este parcursă de amestecul de 
reacţie în timpul dt. 
   La intrarea în elementul de volum, debitul de alimentare este FA iar 
la ieşirea din elementul de volum: 

AAA dFFF +='     (evident 0<AdF   deoarece FA scade în direcţia de 
curgere). 
 Conform definiţiei viteza de reacţie: 

dt

dn

V
r A⋅−= 1

, adică numărul de moli din reactantul A transformaţi în 

unitatea de timp şi unitatea de volum. 
 Conform definiţiei debitului de alimentare 

dt

dn
F A

A =    şi mărimea : '
AAA FFdF −=−  

Reprezintă numărul de moli din reactantul A care s-au transformat în 
volumul dVR – în unitatea de timp. 
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 Raportând dFA la volumul dVR se obţine numărul de moli de 
reactant A transformaţi în unitatea de volum în unitatea de timp, adică chiar 
viteza de reacţie în elementul de volum dVR: 

R

A
A dV

dF
r −=                                                                                    (7.75) 

 Relaţia (7.75) reprezintă prima relaţie de bilanţ. 
 A doua relaţie de bilanţ se obţine dacă se ţine cont de faptul că 
numărul de moli care intră în elementul de volum în timpul dt este: 

dtFdn AA ⋅=                                                                                (7.76) 
În timp ce numărul de moli care părăseşte elementul de volum în acelaşi 
interval de timp este: 

( ) dtdFdtFdtdFFdtFdn AAAAAA ⋅+⋅=⋅+== ''                         (7.77) 

 În relaţia (7.77) dtdFdtF AA ⋅>>>⋅   care este produsul a două 
mărimi infinitezimale. 

dtFdndn AAA ⋅=≅⇒ '  
 Astfel se poate afirma că în elementul de volum dVR se găsesc în 
mod constant dtFA ⋅  moli din reactantul A. 
 Conform definiţiei concentraţiei, pentru elementul de volum se 
obţine: 

R

A
A dV

dtF
c

⋅
=                                                                                 (7.78) 

 Relaţia (7.78) este a doua ecuaţie de bilanţ şi reprezintă 
concentraţia reactantului A într-o secţiune transversală prin reactor (mai 
exact într-un element de volum dVR perpendicular pe direcţia de deplasare a 
amestecului de reacţie. 
 Pentru a stabili o relaţie generală utilă în evaluarea vitezei de reacţie 
în reactoarele cu funcţionare continuă se foloseşte prima relaţie de bilanţ: 

R

A
A dV

dF
r −=                                                                                   (7.79) 

 Vom ţine cont de relaţia de variaţie a debitului de alimentare cu 
conversia: 

( ) AAAAAA dXFdFXFF ⋅−=⇒−⋅= 00 1  

Relaţie pe care o vom înlocui în prima relaţie de bilanţ: 
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R

A
AA dV

dX
Fr ⋅= 0    (7.80)  

A

A
AR r

dX
FdV ⋅=⇒ 0                             (7.81) 

 Integrând ecuaţia (7.81) pentru întreg reactorul: 

∫∫
=

⋅=
al

A

R X

X A

A
A

V

R r

dX
FdV

0

0

0

                                                                (7.82) 

∫=⇒
AlX

A

A

A

R

r

dX

F

V

00

                                                                       (7.83) 

în care VR este volumul reactorului, 
F0A- debitul de alimentare, 
XAl- conversia reactantului A la ieşirea din reactor. 
 Ecuaţia (7.83) poate servi pentru evaluarea vitezei de reacţie atât în 
reactoarele continue cât şi în cazul reactoarelor continue cu amestecare 
perfectă. 
 
1. Cazul reactoarelor continue tubulare 
 

 Raportul 








A

R

F

V

0

 din ecuaţia (7.83) poate fi variat modificând debitul 

de alimentare F0A. Acest raport se poate considera o variabilă experimentală. 
 Variind F0A se modifică de asemenea limita superioară a integralei 
din membrul al II-lea  XAl- conversia la ieşirea din reactor. 
 Datorită acestui fapt diferenţiala variabilei din membrul I al ecuaţiei 
(7.83) va fi egală cu expresia de sub integrală particularizată pentru limita 
superioară a integralei: 

⇒=








A

Al

A

R

r

dX

F

V
d

0

  (7.84)                       viteza de reacţie din reactor 









=

A

R

Al
A

F

V
d

dX
r

0

                                                                               (7.85) 

 Pentru a se utiliza ecuaţia (7.85) este necesar să se măsoare 
conversia reactantului la ieşirea din reactor ( )AlX  în funcţie de debitul de 
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alimentare la intrarea în reactor ( )AF0 , adică în funcţie de raportul 








A

R

F

V

0

. 

Din diagrama obţinută, prin derivare grafică, se află viteza de reacţie 
corespunzătoare unei anumite conversii la ieşirea din reactor: 

( ) αtg

F

V
d

dX
r

AlA

Al

XXA

R

Al
XAl =





























=

= '

'

0

                                               (7.86) 

  

α

V /FR 0A

XAl

X'Al

 
Fig. 7.5 Determinarea vitezei de reacţiei 

 
 

Pentru debite de alimentare mari 








A

R

F

V

0

 are valori mici. În acest caz 

viteza de curgere este mare şi timpul de staţionare este mic. Ca urmare 
conversia reactorului are valori mici. 
 Teoretic curba ar trebui să pornească din origine, deoarece când 

0,
0

0 →∞→
A

R
A F

V
F   şi 0→AlX . 
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2. Cazul reactoarelor continue cu amestecare perfectă 
 
 În cazul acestor reactoare, concentraţia reactantului ( )Ac , conversia 

acestuia ( )AX  şi viteza de reacţie au aceeaşi valoare în toate punctele 
reactorului - inclusiv în amestecul care părăseşte reactorul; adică : 

constrr

constXX

constcc

AlA

AlA

AlA

==
==

==
 

 În aceste condiţii ecuaţia (7.83) devine: 

R

AlA
Al

Al

Al

A

R

X

A

A

A

R

V

XF
r

r

X

F

V

r

dX

F

V Al ⋅
=⇒=⇒= ∫ 0

000

                         (7.87) 

  
 Se observă că din a doua ecuaţie de bilanţ se poate evalua şi timpul 
de staţionare în reactoarele cu funcţionare continuă. 

R
A

A

R

A
A dV

F

c
dt

dV

dtF
c ⋅=⇒

⋅
=                                                      (7.88) 

 Prin integrarea ecuaţiei (7.88) se obţine timpul de staţionare în 
reactor: 
- pentru reactoarele continue cu amestecare perfectă: 
 

V=const      
( )

( )AAA

AAAA

XFF

Xcc

−⋅=
−⋅=⇒=

1

10

0

0ε
 

şi relaţia (7.88) capătă următoarea formă: 

R
A

A dV
F

c
dt ⋅=

0

0                                                                             (7.89) 

R
A

A
S

V

R
A

A

t

V
F

c
tdV

F

c
dt

RS

⋅=⇒⋅= ∫∫
0

0

00

0

0

   (7.90)                  timpul spaţial 

 
- în cazul reactoarelor continue tubulare, p,T=const. 0≠Aε , respectiv: 

AA

A
AA X

X
cc

⋅+
−

⋅=
ε1

1
0                                                                  (7.91)  

( )AAA XFF −⋅= 10                                                                      (7.92) 
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şi din prima relaţie de bilanţ: 

A

A
R r

dF
dV −=                                                                            (7.93) 

( )
( ) ( ) 








−⋅

−⋅⋅⋅+
−⋅

=⇒
A

A

AAAA

AA

r

dF

XFX

Xc
dt

11

1

0

0

ε
                        (7.94) 

în care ( )∫∫ ⋅⋅+
⋅==⇒⋅−=

AlX

AAA

A
t

ASAAA rX

dX
cdttdXFdF

00

00 1 ε
          (7.95) 

 Relaţia ar putea fi integrată dacă s-ar cunoaşte dependenţa 
( )AA Xfr = , adică ecuaţia cinetică diferenţială. 

 
c. Cinetica formală a reacţiilor unilaterale simple 

care se desfăşoară la p şi T constante 
 
1. Reacţii de ordinul unu 
 Considerăm o reacţie de ordinul unu PA →   pentru care ecuaţia 
cinetică diferenţială are forma: 

AA ckr ⋅=                                                                                     (7.96) 
 În condiţii de volum variabil, viteza de reacţie şi concentraţia 
reactantului în termeni de conversie au expresiile: 

dt

dX

X

c
r A

AA

A
A ⋅

⋅+
=

ε1
0     (7.97)                                                           şi  

AA

A
AA X

X
cc

⋅+
−

⋅=
ε1

1
0                                                                    (7.98) 

 Înlocuind relaţiile (7.98) şi (7.97) în relaţia (7.96) se obţine: 

⇒
⋅+

−
⋅⋅=⋅

⋅+ AA

A
A

A

AA

A

X

X
ck

dt

dX

X

c

εε 1

1

1 0
0  

( )A
A Xk

dt

dX
−⋅= 1                                                                        (7.99) 

 În relaţia (7.99) separăm variabilele şi integrăm: 

( ) tkXdtk
X

dX
A

tX

A

A
A

⋅=−−⇒⋅=
− ∫∫ 1ln

1 00

                                   (7.100)  
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 Ecuaţia (7.100) poate fi utilizată pentru prelucrarea datelor 
experimentale în vederea evaluării constantei de viteză, din panta dreptei ce 
se obţine în coordonatele ( ) ( )tfX A =−− 1ln . 
 

α

t

-ln(1-X )A

 
Fig.7.6 

 
αtgk =  

 Dacă explicităm conversia din relaţia (7.100) obţinem ecuaţia curbei 
cinetice: 

tk
A

tk
A eXeX ⋅−⋅− −=⇒=− 11                                                 (7.101) 

 
 
2. Reacţii de ordinul doi de tipul PA →   care se desfăşoară în condiţii 
de p şi T constante 
 
 Ecuaţia cinetică diferenţială pentru o reacţie de acest tip este de 
forma: 

2
Ackr ⋅=                                                                                     (7.102) 

 Ţinând cont de faptul că: 

dt

dX

X

c
r A

AA

A ⋅
⋅+

=
ε1

0 ;  ⇒
⋅+

−
⋅=

AA

A
AA X

X
cc

ε1

1
0  

( )
( )2

22
00

1

1

1
AA

AAA

AA

A

X

Xc
k

dt

dX

X

c

⋅+
−⋅

⋅=⋅
⋅+ εε
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 Separăm variabilele şi integrăm: 

( )
⇒⋅⋅=

−
⋅+

∫∫
t

AA

X

A

AA dtckdX
X

XA

0

0

0
21

1 ε
                                            (7.103) 

( ) ( )
tckdX

X

X
dX

X
AA

X

A

A
AA

X

A

AA

⋅⋅=
−

⋅+
− ∫∫ 0

0
2

0
2 11

1 ε                    (7.104) 

 În relaţia (7.104) prima integrală are următoarea soluţie: 

( ) A

A

A

X

A
A

X

A
X

X

XX
dX

X
A

A

−
=+

−
−=

−
−=

−∫ 1
1

1

1
/

1

1

1

1
0

0
2

         (7.105) 

 Cea de a doua integrală: 

( ) A

X

A

A dX
X

XA

∫ −0
21

 

 Pentru rezolvarea acestei integrale vom diferenţia numitorul: 
( ) [ ] AAAAAA dXXdXXXdXd ⋅⋅+−=+⋅−=− 22211 22     şi  

 

( )[ ] AAAA dXXddXX +−⋅=⋅ 21
2

1
 

 

( )
( )[ ]

( ) ( )
( )

( )
A

A
A

A

AX
A

X

A

A
X

A

A
X

A

AA

X

X
X

X

X
X

X

dX

X

Xd

X

dXX
A

AAA

−
+−=

=
−

+−⋅=
−

+
−
−

⋅=
−

⋅
∫∫∫

1
1ln

1
/1ln

2

1

11

1

2

1

1

2

0
2

0
2

0
2

2

0
2  (7.106) 

 Înlocuind expresiile integralelor în relaţia (7.104) obţinem: 

( ) tck
X

X
X

X

X
A

A

A
AAA

A

A ⋅⋅=
−

⋅+−⋅+
− 0

2

1
1ln

1
εε  

 Rearanjăm termenii în relaţia (7.106) şi vom obţine: 

( ) ( ) ( ) tckX
X

X
Xf AAA

A

A
AA ⋅⋅=−⋅+

−
⋅+= 01ln
1

1 εε               (7.107) 

 În coordonate ( ) ( )tfXf A ≠    se obţine o dreaptă a cărei pantă este : 

A
A c

tg
kcktg

0
0

αα =⇒⋅=                                                            (7.108) 
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t

f(X )A

 
Fig.7.7 

 
3. Cinetica reacţiilor de ordinul doi de tipul produsiBA →+   care se 

desfăşoară la p şi T constante 
 
 Pentru o astfel de reacţie ecuaţia cinetică diferenţială este de forma: 

BA cckr ⋅⋅=                                                                              (7.109) 
 Studiul în condiţii de presiune şi temperatură constantă este 
convenabil să se realizeze exprimând atât concentraţiile reactanţilor cât şi a 
vitezei de reacţie funcţie de conversie. 
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în care: 

B

A

c

c

0

0=ρ    şi 
∑
∑⋅−=

i

iA
A c

c

0

0 ϑ
ε  

 Efectuând simplificările în ecuaţia (7.110) obţinem: 
( ) ( )

AA

AA
B

A

X

XX
ck

dt

dX

⋅+
⋅−⋅−

⋅⋅=
ε

ρ
1

11
0                                          (7.111) 

 Separăm variabilele în relaţia (7.111) şi integrăm: 

( ) ( ) ∫∫ ⋅⋅=
⋅−⋅−

⋅+ t
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X

AA

AA dtckdX
XX
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0

0 11
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sau 

( ) ( ) ( ) ( ) tck
XX

dXX
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A
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⋅⋅=
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00 1111 ρ
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 Pentru rezolvarea integralei I se separă în fracţii simple: 

( ) ( ) ( )
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 Identificăm coeficienţii şi obţinem: 
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Dar: 
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 Integrala din relaţia (7.115) capătă forma: 
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 Pentru a rezolva integrala a doua vom ţine cont de faptul că: 
( ) ( )[ ] [ ] ( ) ⇒⋅⋅++−=⋅+⋅−−=⋅−⋅− AAAAAAAA dXXdXXXXdXXd ρρρρρ 21111 2
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( ) ( )[ ] ⇒⋅
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 Înlocuind valorile integralelor în relaţia (7.113) obţinem: 
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 Regrupăm termenii şi obţinem: 
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 În relaţia (7.120) ţinem cont de faptul că: 
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Fig.7.8 
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Capitolul VIII. No ţiuni de cinetică neizotermă 
 

Metodele termice de analiză a materialelor permit identificarea 
componentelor unui amestec şi determinarea lor cantitativă; datele privind 
cinetica formării şi descompunerii acestora în urma creşterii programate a 
temperaturii, permit caracterizarea lor din punctul de vedere al vitezei de 
transformare, constituind astfel o măsură a stabilităţii lor cinetice. 

Metoda termogravimetrică, care se bazează pe măsurarea modificării 
în greutate a probei analizate, în funcţie de timp sau temperatură, prezintă 
avantajul de a fi simplă. Ea oferind în acelaşi timp posibilitatea de a stabili 
comportarea materialelor într-un domeniu larg de temperatură, cu separarea 
proceselor de degradare, cât şi evaluarea parametrilor cinetici. 

Parametrii cinetici ai materialelor supuse analizei termogravimetrice 
pot fi determinaţi utilizând metoda diferenţială propusă de Freeman şi 
Caroll, precum şi metodele integrale Coats-Redfern, respectiv Reich-Levi, 
dar şi „modelele cinetice” care pot da informaţii referitoare la procesul de 
nucleaţie. 

 
 

VIII. 1 Metode de evaluare a parametrilor cinetici 
 
 

Se pleacă de la premisa că degradarea termică a materialelor poate fi 
considerată o reacţie în sistem solid-gaz, care schematic poate fi 
reprezentată astfel: 

A(s)→B(s)+C(g) 
 Cu A s-a notat materialul solid supus analizei, B- produsul solid 
intermediar care se formează în timpul degradării şi cu C- produsul volatil 
rezultat în timpul procesului. 
 Admiţând că reacţia este de ordinul n, viteza de reacţie respectă o 
lege cinetică de forma: 

n
A

A Ck
dt

dC
⋅=−                                                                              (8.1) 

 Notând cu W∞ pierderea totală de masă, iar cu Wt- pierderea la 
timpul t, va fi dată de egalitatea: 

tr WWW −= ∞                                                                                 (8.2) 

Wr reprezentând chiar concentraţia la un moment dat a reactantului. 
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 Rezultă: 

n
r

t Wk
dt

dW
⋅=                                                                                 (8.3) 

 Admiţând creşterea liniară a temperaturii în timp, se îndeplineşte 
condiţia: 

a
dt

dT =  şi 
a

dT
dt =                                                                         (8.4) 

 Înlocuind dT în funcţie de această egalitate, ecuaţia de viteză devine: 

n
r

t W
a

k

dT

dW
⋅=                                                                                (8.5). 

 În ecuaţia (8.5) dWt/dT reprezintă viteza de reacţie exprimată în 
mg/°C. 
 Constanta de viteză depinde de temperatură după o lege de tip 
Arrhenius: 

RT

Ea

eAk
−

⋅=                                                                                   (8.6). 
 Ecuaţia de viteză capătă forma: 

n
r

RT

Ea
t We

a

A

dT

dW
⋅⋅=

−
                                                                      (8.7) 

care stă la baza metodelor de calcul a parametrilor cinetici din datele 
termogravimetrice. 
 Aplicarea relaţiei sub formă diferenţială sau integrală conduce la 
două grupe de metode de evaluare a parametrilor cinetici: metode 
diferenţiale şi metode integrale. 
 Metoda diferenţială a fost dedusă de Freeman-Carroll şi utilizează 
forma logaritmică a ecuaţiei (8.7). 

T

1

R

Ea

a

A
lnWlnn

dT

dW
ln r

t ⋅−+=                                                 (8.8) 

Prin diferenţă rezultă: 








∆−∆=∆
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1

R

Ea
Wlnn

dT
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t                                                  (8.9) 

sau 

rr

t

Wln
T

1

R

Ea
n

Wln
dT
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∆








∆
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∆

∆
                                                           (10) 
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 Trasând conform ecuaţiei (8.10) graficul 

( )( )rr
t Wln/T/1fWln/

dT

W
ln ∆∆=∆







∆  din panta dreptei se poate calcula 

energia de activare Ea şi din interceptul la origine se obţine ordinul de 
reacţie n. 
 Metodele integrale pornesc tot de la expresia (8.7), efectuând 
integrarea se obţine: 

∫ ∫
−

= dte
a

A

W

dW
RT

Ea

n
r

t                                                                     (8.11). 

 Prima integrală este directă, având soluţii diferite pentru n=1 şi n≠1. 
 Pentru n=1 rezultă: 

∫ α−−=
−

=
∞

∞
tW

0 tr

t )1ln(
WW

W
ln

W

dW
                                             (8.12) 

unde prin α, s-a notat gradul de transformare dat de raportul Wt/W∞. 
 Pentru n≠1 avem: 

( )
( )

∫ ∫
α −

∞ −
α−−=

α−
α=

−

tW

0 0

n1

nn
t

t

n1

11

)1(

d

WW

dW
                      (8.13). 

 Rezolvarea integralei exponenţiale, nefiind directă, prezintă o serie 
de dificultăţi  şi în consecinţă se obţin soluţii aproximative. În funcţie de 
aceste soluţii, se cunosc în literatura de specialitate o serie de propuneri 
pentru metode integrale. 
 Coats-Redfern utilizând o metodă de integrare succesivă a obţinut 
următoarele relaţii: 
Pentru n=1 

( )
T

1

R

Ea

Ea

RT2
1

Eaa

RA
ln
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1ln
ln

2
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
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⋅
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                         (8. 14) 

Pentru n≠1 

T

1
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Ea
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1

Eaa

RA
ln

)n1(T

)1(1
ln

2

n1
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⋅
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




−⋅
α−− −

                       (8.15). 

 Reprezentând grafic raportul ln[-ln(1-α)/T2] în funcţie de 1/T, 
rezultă o dreaptă din a cărei pantă poate fi calculată energia de activare 
pentru n=1, iar atunci când ordinul de reacţie este diferit de unu se 
urmăreşte dependenţa ln[(1-(1-α)1-n )/T2(1-n)] funcţie de 1/T. 
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 Având în vedere faptul că soluţia integralei exponenţiale, este dată 
de suprafaţa de sub curbă, în coordonatele respective (variaţia gradului de 
transformare în funcţie de temperatură), fig. 8.1, Reich şi Levi propun 
următoarea expresie pentru energia de activare: 

12
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TTR

A

AA
lnEa

−
⋅

⋅
+

=                                                     (8.16) 

0.00

0.20

0.40

0.60

0.80

1.00

1.20

300 400 500 600 700

T, K

AI

AII

T1 T2

 
Fig.8.1 Variaţia gradului de transformare cu temperatura 

 
 Această metodă integrală este importantă pentru studiul reacţiilor de 
degradare a materialelor întrucât permite evaluarea variaţiei energiei de 
activare cu gradul de transformare. 
 Dezavantajul metodelor integrale este că, presupun cunoaşterea 
ordinului de reacţie, încât este de preferat ca ele să se aplice pentru 
verificarea energiilor de activare evaluate prin metodele diferenţiale, altfel 
necesitând calcule succesive pentru stabilirea ordinului de reacţie. 

Discuţiile prezentate anterior se bazează pe modelul cinetic „al 
ordinului de reacţie”,  caracteristic sistemelor omogene. Un studiu riguros 
presupune includerea procesului de nucleaţie, în acest scop se poate aplica 
metoda propusă de Vyazovkin care implică utilizarea termogramelor 
înregistrate la trei sau mai multe viteze de încălzire. Această metodă constă 
în aplicarea funcţiei de conversie generală care ţine cont de formarea şi 
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creşterea germenilor fazei noi. In funcţie de procesul de nucleaţie care poate 
avea loc superficial sau in volum, cu o creştere lentă sau rapidă, funcţia de 
conversie poate avea diferite expresii (tabelul 1). Aplicarea metodei propuse 
de Vyazovkin permite şi stabilirea dependenţei energiei de activare cu 
gradul de conversie. 
 
 

Tabel 1 – Setul de modele de reacţie aplicat pentru a descrie  
descompunerea termică a solidelor 

Model de reacţie f(α) g(α) 
1   Legea puterii 434α  α1/4 

2   Legea puterii 323α  α1/3 

3   Legea puterii 212α  α1/2 

4   Legea puterii  2/3α--1/2 α3/2 

5   Difuziune unidimensională  1/2α-1 α2 

6   Mampel (ordinul I)  1-α -ln(1-α) 
7   Avrami - Erofeev  4(1-α)[-ln(1-α)]3/4 [-ln(1-α)]1/4 

8   Avrami - Erofeev 3(1-α)[-ln(1-α)]2/3 [-ln(1-α)]1/3 
9   Avrami - Erofeev 2(1-α)[-ln(1-α)]1/2 [-ln(1-α)]1/2 
10 Difuziune tridimensională 2(1-α)2/3[1-(1-α)1/3]-1 [1-(1-α)1/3]2 

11 Sferă de contracţie 3(1-α)2/3 1-(1-α)1/3 
12 Cilindru de contracţie 2(1-α)1/2 1-(1-α)1/2 
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