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УСЛОВНЫЕ ОБОЗНАЧЕНИЯ,  

НАЗВАНИЯ,  ЕДИНИЦЫ ИЗМЕРЕНИЙ 
 

( ) ( )гBтвA BνAν +  ←→  ( ) ( )гDтвС DνСν +  – обобщенная запись уравне-

ния химической реакции  (с указанием состояния реагентов: г, ж, 
тв, р-р). 

( ) ( )гBтвA BνAν +  ←→  ( ) ( ) Q++− твDррС DνСν  – обобщенная запись 

термохимического уравнения 

( ) ( )гBтвA BνAν +  ←→  ( ) ( ) ...;DνСν гDтвС =Δ+ H  – обобщенная запись 

термодинамического уравнения 
г  – газообразное состояние вещества 
ж  – жидкое состояние чистого вещества 

( )твкр  – кристаллическое (твердое) состояние вещества 
рр −  – раствор 

A  – работа, кДж 
a   – активность, моль/л 

yCa =  – активность неэлектролита при молярном выражении 
концентрации   в   моль/л  

mm
Ca γ=  – активность неэлектролита при моляльном выражении 

концентрации   в   моль/кг растворителя 
Xfa =  – активность неэлектролита при выражении концентра-

ции   в   мольных долях 
νννν νν ±−+

−+= yСa  – активность  электролита  при  выражении кон- 
  центрации в    моль/л 

νννν γνν ±−+
−+= mm Сa  – активность электролита при выражении кон-

центрации в  моль/кг 
νννν νν ±−+

−+= fXfa  – активность электролита при выражении кон- 
центрации в    мольных долях 

C , [A] – концентрация, моль/л (молярность) 

mC  – концентрация, моль/кг растворителя (моляльность) 

D  – коэффициент распределения 

aE  – энергия активации, кДж/моль 

E  – энергия связи, кДж/моль 

срE  – сродство к электрону, кДж/моль 
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f  – рациональный коэффициент активности неэлектролита 
   при выражении  концентрации в мольных долях 

±f  – средний ионный коэффициент активности электролита   
    при    выражении концентрации в мольных долях 

G  –  энергия Гиббса, кДж 
0
обрG  – стандартная энергия Гиббса образования вещества,  

   кДж/моль 
H  – энтальпия, кДж 
I  – потенциал ионизации, кДж/моль 

mCxPC ,,, KKKK – концентрационные константы равновесия 

aK  – термодинамическая константа равновесия 

распрK  – константа распределения 

k  – константа скорости химической реакции 
n  – порядок реакции 
p  – общее давление в системе, атм 

ip  – парциальное давление i-го компонента системы, атм 
p  – стерический фактор (уравнение 3.13) 
Q  – теплота, кДж 

pQ  – термодинамический изобарный тепловой эффект, кДж 

VQ  – термодинамический изохорный тепловой эффект, кДж 

pQ  – термохимический изобарный тепловой эффект, кДж 

VQ  – термохимический изохорный тепловой эффект, кДж 

R  – универсальная газовая постоянная,  
   ( );КмольДж/314,8 ⋅  ( )Кмольатм/л0821,0 ⋅⋅  

S  – энтропия, Дж/К 
0S  – стандартная энтропия, Дж/ (моль⋅К) 

T  – абсолютная температура, К 
U  – внутренняя энергия, кДж 

0U  – энергия кристаллической решетки, кДж/моль 

V  – объем 
υ  – скорость реакции 
W  – термодинамическая вероятность 
X  – мольная доля 
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y  – коэффициент активности неэлектролита при выражении 
  концентрации в моль/л 

±y  – средний ионный коэффициент активности электролита 
   при    выражении концентрации в моль/л 

γ  – коэффициент активности неэлектролита при выражении 
   концентрации в моль/кг растворителя 

±γ  –  средний ионный коэффициент активности электролита 
    при выражении концентрации в моль/кг растворителя 

γ  – температурный коэффициент Вант Гоффа 
( )дельтаΔ – изменение параметра 

газνΔ  – изменение числа молей газообразных веществ в реакции,  
   Моль 

HΔ  – изменение энтальпии, кДж 
0
обрHΔ

 

– изменение стандартной энтальпии при образовании дан- 
  ного вещества из простых веществ (теплота образования), 
  кДж/моль 

0HΔ  – изменение стандартной энтальпии реакции, кДж 
0
обрGΔ  – изменение стандартной энергии Гиббса при образовании 

  данного  вещества из простых веществ, кДж/моль 
GΔ  – изменение энергии Гиббса химической реакции, кДж 

0GΔ  – изменение стандартной энергии Гиббса химической ре- 
  акции,    кДж 

0SΔ  – изменение стандартной энтропии химической реакции, 
   Дж/К 

μ  – химический потенциал 
ν  – количество вещества (стехиометрический коэффициент), 

  Моль 
τ  – время протекания химической реакции 

2
1τ  – время полупревращения (период полураспада) 
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ВВЕДЕНИЕ 
Химические процессы используют для производства электро-

энергии, металлов, материалов и множества других практически 
важных веществ. Реализацию химико-технологических процессов 
осуществляют только после их исследований методами термоди-
намики и кинетики. Средствами термодинамики оценивают усло-
вия, обеспечивающие принципиальную возможность протекания  
химических реакций и равновесные составы образующихся смесей. 
Термодинамические оценки не позволяют сделать какие-либо вы-
воды о возможности реализации процессов в реальном масштабе 
времени. Поэтому методами химической кинетики изучают меха-
низмы реакций, которые позволяют выбрать из обширного арсена-
ла средств адекватные методы управления скоростью процессов.  

В соответствующем разделе химии – химической термодинами-
ке – положения и законы общей термодинамики преобразованы для 
изучения химических явлений. Закон сохранения энергии в химии 
используют для поиска ответов на следующие вопросы: 1) в каких 
случаях (условиях) возможно самопроизвольное протекание про-
цесса; 2) каков равновесный состав реакционной смеси в зависимо-
сти от исходного состава и параметров состояния: температуры и 
давления. Именно в химической термодинамике было эксперимен-
тально обосновано существование функций состояния, то есть 
функций, которые не зависят от пути процесса, а определяются 
только начальным и конечным состоянием систем. На их основе 
обобщен значительный экспериментальный материал, обеспечива-
ющий глубокое понимание химического равновесия. 

Сегодня химическая кинетика как хорошо формализованная 
наука о скорости и механизмах реакций широко используется в 
различных областях знания (закономерности радиоактивного рас-
пада, теория горения и взрыва, физическая химия атмосферы). Зна-
ние кинетических параметров позволяет совершенствовать извест-
ные и разрабатывать новые технологические процессы, обеспечи-
вает основу для автоматизированного управления. 
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1. ХИМИЧЕСКАЯ ТЕРМОДИНАМИКА 
 

Большинство химических элементов в природе существует не в 
виде свободных атомов, а в виде устойчивых химических соедине-
ний. Причиной самопроизвольного образования соединений из 
атомов является стремление систем к состоянию с минимумом 
энергии. 

Химическое превращение есть качественный скачок, при кото-
ром исчезают одни вещества и образуются другие. Происходящая 
при этом перестройка электронных структур атомов, ионов и моле-
кул сопровождается выделением или поглощением тепла, света, 
электричества и т.п., т.е. превращением химической энергии в 
иные виды энергии. Подобные превращения одних форм энергии в 
другие изучает термодинамика. 

Химическая термодинамика использует законы общей термо-
динамики для изучения закономерностей протекания химических 
процессов. Она исследует энергетические изменения, сопровож-
дающие превращения веществ, и позволяет определить прин-
ципиальную возможность самопроизвольного протекания про-
цессов, а также степень превращения исходных веществ в про-
дукты. 

В химической термодинамике отдельное вещество или несколь-
ко веществ, взаимодействующих между собой и условно обособ-
ленных от внешней среды, рассматриваются как термодинамиче-
ская система. Состояние термодинамической системы зависит от 
ряда переменных: давления, объема, температуры, массы, энергии. 
Cостояние термодинамической системы и происходящие в ней фи-
зические и химические изменения принято характеризовать с по-
мощью функций состояния. Среди функций состояния важное зна-
чение имеют внутренняя энергия ,U  энтальпия ,H  энтропия S  и 
энергия Гиббса G .  

 Абсолютные значения внутренней энергии, энтальпии и энер-
гии Гиббса определить невозможно, однако для применения хими-
ческой термодинамики к изучению химических процессов доста-
точно знать изменение этих функций при переходе термодинами-
ческой системы из одного (исходного) состояния в другое (конеч-
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ное), т.е. GHU ΔΔΔ ,, . Для краткости слово «изменение» часто 
опускают, но при этом оно всегда подразумевается. 

Из математики известно, что функция состояния не зависит 
от пути процесса, а определяется только начальным и конеч-
ным состоянием системы. Впервые существование таких функ-
ций было установлено по экспериментальным данным при изуче-
нии тепловых эффектов химических реакций. 

 
 

1.1. Тепловой эффект реакции 
 
Термохимия изучает тепловые эффекты различных процессов: 

химических реакций, фазовых переходов (плавление, испарение, 
возгонка), растворения, гидратации и др. 

Тепловой эффект химической реакции – это количество 
теплоты, которое выделяется или поглощается при протека-
нии процесса и при условии, что единственной работой являет-
ся работа расширения, а температура исходных веществ равна 
температуре продуктов реакции. В качестве единиц измерения 
теплового эффекта ( Q ) используют джоуль (Дж) и калорию (кал). 
При этом 1 кал=4,184 Дж. 

Термохимия основана на законе сохранения энергии, который 
для рассматриваемых систем может быть записан в виде 

AUQ += Δ . Такая запись означает, что сумма изменения внутрен-
ней энергии химической системы UΔ  и совершенной системой 
(или над ней) работы A  равна сообщенной ей (или выделенной ею) 
теплоте Q . 

Внутренняя энергия химической системы включает в себя 
все виды энергии: энергию движения молекул, атомов, ядер, 
электронов и т.д., энергию взаимодействия этих частиц друг с 
другом , т.е. энергию, заключенную в межмолекулярных и хими-
ческих связях, внутриядерную и другие виды энергий, кроме ки-
нетической энергии системы в целом и потенциальной энергии 
ее положения. При химических превращениях ядерная составля-
ющая остается постоянной. Из самого определения понятия «внут-
ренняя энергия» можно заключить, что в настоящее время пока 
еще нет  возможности определить абсолютную величину  
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внутренней энергии системы, так как известны не все виды частиц 
и энергий. Однако для применения понятия «внутренняя энергия» 
достаточно определять изменение этого параметра, т.е. UΔ . 

Почти все химические реакции протекают или при постоянном 
давлении (например, в открытом сосуде) или при постоянном объ-
еме (например, в автоклаве). Процессы, протекающие при p = const, 
называются изобарными, а при V = const – изохорными. 

Если система не совершает никакой работы, кроме работы про-
тив внешнего давления, связанной с изменением объема при        
р= const, то 

VpUQ ΔΔ += .                                (1.1) 

Для изохорного процесса ( )0=VΔ  

UQV Δ= ,                                 (1.2) 

т.е. изохорный тепловой эффект реакции VQ  равен изменению 

внутренней энергии. 
Для изобарного процесса при условии VΔ ≠ 0,  р = const 

HVpUQp Δ=Δ+Δ= ,                       (1.3) 

т.е. изобарный тепловой эффект реакции PQ  равен изменению эн-
тальпии. 

Энтальпия – это сумма внутренней энергии системы и ра-
боты расширения или сжатия системы (рΔV). Таким образом, 
разность между изобарным PQ  и изохорным VQ тепловыми эффек-

тами процесса зависит от изменения объема при переходе системы 
из начального состояния в конечное. Если же ΔV = 0, то ΔН = ΔU. 
Так, для процесса 

DνCνBνAν DCBA +→+                        (1.4) 

( ) ( )
( ) ( ),

веществаисходныепродукты

BBAADDCС

iiii

VVVV

VVV

νννν
νν

+−+=
=−=Δ    

где А, В, С, D – химические компоненты системы (исходные веще-
ства и продукты); iν – стехиометрический коэффициент i-го ком-

понента; iV – мольный объем i-го компонента. 
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Для твердых и жидких веществ изменение объема VΔ  обычно 
очень мало, и при расчетах, не требующих большой точности, этой 
величиной можно пренебречь. Следовательно, приближенно можно 
считать, что для процессов, протекающих в конденсированных си-
стемах, HΔ  равно UΔ и Vp QQ = .  В процессах, связанных с обра-

зованием или исчезновением газообразной фазы (например, паро-
образование, конденсация, химическая реакция с участием газооб-
разных веществ и т.п.), изменение объема может быть значитель-
ным и должно учитываться; при этом HΔ не равно UΔ . Если к 
пару или газу применимо уравнение состояния идеального газа, то 

RTVр згаνΔ=Δ ,                              (1.5) 

( ) ( ).веществаисходныепродукты) газгазгаз  −=Δ ννν (1.6) 

Из уравнений (1.3) и (1.5) найдем: 
RTUH газνΔ+Δ=Δ .                            (1.7) 

Изменение числа молей конденсированных (твердых и жид-
ких) веществ в реакции при расчете  VΔ не учитывается. 

В экзотермических реакциях теплота выделяется, т.е. уменьша-
ется энтальпия или внутренняя энергия системы, и значения HΔ  и 

UΔ  для них отрицательны. В эндотермических реакциях теплота 
поглощается, т.е. H  и U  системы возрастают, а HΔ  и UΔ  имеют 
положительное значение. 

Тепловые эффекты процессов, обозначаемые HΔ , UΔ  или 

Vp , QQ  принято называть термодинамическими. Наряду с термо-

динамическими тепловыми эффектами часто используют термохи-

мические, которые обозначают, соответственно, pQ  и VQ . Знаки 

термодинамического и термохимического тепловых эффектов про-
тивоположны: 

==Δ pQH  – pQ , (1.8)  

==Δ VQU – VQ .                           (1.9)  

Для экспериментального измерения теплового эффекта реакции 
используется калориметр. Простейший калориметр состоит из двух 
сосудов, вставленных один в другой, между которыми находится 
теплоноситель (например, вода). От реакционного сосуда теплота 
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передается теплоносителю, в который помещен термометр. Коли-
чество теплоты рассчитывается как произведение теплоемкости 
системы (теплоносителя и калориметра) на изменение температу-
ры. Если реакционный сосуд не закрыт (р = const),  то измеряется 
изобарный тепловой эффект ΔH, если же реакционный сосуд гер-
метично закрыт (V = const), то измеряется изохорный тепловой эф-
фект  ΔU. На практике чаще используется изобарный тепловой эф-
фект, т.е. изменение энтальпии реакции. 

В химической термодинамике реакции представляют в виде 
термодинамических или термохимических уравнений, т.е. в виде 
уравнений реакций, в которых указывают агрегатное состояние 
каждого компонента, а также тепловой эффект (в термодинамиче-
ских уравнениях HΔ , а в термохимических Q ). 

Упражнение 1.1. При взаимодействии газообразных водорода и 
кислорода с образованием одного моля газообразной воды выделя-
ется 241,6 кДж. Представьте данную реакцию в виде термодинами-
ческого и термохимического уравнений, а также сравните величи-
ны pQ  и VQ . 

Решение.  
Термодинамическое уравнение: 

( ) ( ) ( )г2г2г2 OHO5,0H →+ ;    ΔН =  – 241,6 кДж 

Термохимическое уравнение: 

( ) ( ) ( ) кДж6,241OHO5,0H г2г2г2 +→+  

Реакция идет с уменьшением числа молей газообразных ве-
ществ. В соответствии с уравнением (1.6) 5,0газ −=Δν , следова-

тельно, согласно уравнению (1.7), UH Δ<Δ  или Vp QQ < . 

Упражнение 1.2. Сравните HΔ  и UΔ  для реакций: 
а) ( ) ( ) ( )г2г2графит COOС →+  

б) ( ) ( ) ( )гграфитг2 2COCCO →+  

в) ( ) ( ) ( )твтвграфит CSiSiС →+  

г) ( ) ( ) [ ]( )г4гтв Ni(CO)4CONi →+  

д) ( ) ( ) ( ) ( )г2гг2графит HCOOHС +→+  
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Решение.         
    а) газνΔ = 0;      ΔН  = ΔU 

б) газνΔ = 1;      ΔН  > ΔU 

                          в) газνΔ = 0;      ΔН = ΔU 

                          г) газνΔ = −3;    ΔН < ΔU 

                          д) газνΔ = 1;      ΔН  > ΔU 
 

 
1.2. Стандартная энтальпия образования 

 
Тепловые эффекты реакций (чаще всего ΔH) определяют как 

экспериментально, так и с помощью термохимических расчетов. 
Абсолютное значение энтальпии недоступно для измерения, по-
этому необходимо выбрать условную точку ее отсчета. Принято, 
что энтальпии образования простых веществ в их наиболее 
устойчивых формах (например О2(г), С12(г), Br2(г), I2(тв), Zr(тв), Hg(ж), 

C(графит), а также гидратированного протона +H  в водном рас-
творе при стандартных условиях равны нулю. Стандартные 
условия – это давление, равное 1 атм; температура, равная чаще 
всего 25 °С (298 К); количество чистого вещества 1 моль; концен-
трация раствора 1 моль/л. 

Стандартная энтальпия образования химического соедине-
ния есть тепловой эффект реакции образования одного моля 
этого соединения из простых веществ в их наиболее устойчи-
вой при стандартных условиях форме. Стандартные энтальпии 
образования часто называют теплотами образования и обозначают 

0
обрHΔ . Значения 0

обрHΔ  (кДж/моль) различных соединений в твер-

дом, жидком и газообразном состояниях, а также ионов в водном 
растворе приведены в справочной литературе [9]. 

Упражнение 1.3. Стандартная энтальпия образования 4KMnO  
составляет  – 828,9 кДж/моль. Приведите уравнение реакции обра-
зования этого соединения из простых веществ в их устойчивой при 
стандартных условиях форме и укажите, чему равен изобарный 

тепловой эффект этой реакции 0
реакцΔH . 
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Решение.  
Уравнение реакции:  

( ) ( ) ( ) ( )тв4г2твтв KMnO2OMnK →++       

0
обрHΔ 4KMnO (тв) =

0
реакцΔH = − 828,9 кДж 

Упражнение 1.4. Приведите уравнения реакций образования 

( )тв22ClHg , ( )твKBr , ( )твNaI , ( )тв3PbCO  из простых веществ. 

Решение.    
2Hg (ж)  +  Cl2 (г)  →  Hg2Cl2 (тв) 
K(тв)  +  0,5 Br2 (ж)  → KBr(тв) 

Na(тв)  +   0,5 I2 (тв)  →  NaI(тв) 

Pb(тв)  +  С(графит)  + 1,5 О2 (г)   →  PbCO3 (тв) 
Стандартные энтальпии образования соединений зависят от по-

ложения элементов, составляющих данное соединение, в таблице 
Д.И. Менделеева. Эта термодинамическая характеристика для одно-
типных соединений всех элементов таблицы проявляет периодич-
ность, как и другие термодинамические и физико-химические свой-

ства. Чтобы выявить периодичность в изменении 0
обрHΔ  однотип-

ных веществ, нужно брать значения энтальпий для веществ в оди-
наковом агрегатном состоянии.  

Определенные закономерности изменения 0
обрHΔ  прослежива-

ются для однотипных соединений элементов как по вертикали, т.е. в 
группах периодической системы, так и по горизонтали, т.е. в перио-
дах. Так, в ряду газообразных галогенидов водорода 

HFHClHBrHI −−−  наблюдается рост 0
обрHΔ . Данную закономер-

ность легко понять, сопоставив значения 0
обрHΔ  соединений с элек-

троотрицательностью атомов. 
Атомы водорода и йода имеют приблизительно одинаковую 

электроотрицательность. В молекуле HI  связь слабополярная, не 
сильно отличается от ковалентных неполярных связей в исходных 
молекулах 2H  и 2I . Энергия связи IH −  близка к среднему значе-
нию энергии связи HH −  и II − , и, как следствие этого, энтальпия 
образования HI  из простых молекул невелика: 

( ) ( ) ( ) кДж/моль4,26;HII5,00,5H гг2г2 =Δ→+ H  
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Молекулы других галогенидов водорода имеют большее значе-
ние разности электроотрицательностей атомов и большую долю 
ионности связей. Энергия связи в них сильнее отличается от сред-
него значения энергии связи в исходных молекулах, поэтому при 
образовании HFHCl,HBr,  выделяется больше теплоты (табл. 1.1). 

                                                                                                               Таблица 1.1. 
 

Соединение HI (газ) HBr (газ) HCl (газ) HF (газ) 
Разность электроотрицатель-
ностей атомов (по Полингу) 

0,4 0,7 0,8 1,7 

кДж/моль,O
обрHΔ  26,4 – 36,4 – 92,3 – 273,3 

Данные таблицы показывают, что чем больше разность элек-
троотрицательностей атомов, тем прочнее связь между ними, 
тем больше теплоты выделяется при образовании этой связи.  

 
1.3. Термохимические расчеты 

 
В основе термохимических расчетов лежат два закона тер-

мохимии и вытекающие из них следствия. 
Закон Лавуазье, Лапласа (1780 г.). Тепловой эффект образова-

ния химического соединения равен, но обратен по знаку тепло-
вому эффекту его разложения, т.е. разлобр HH Δ−=Δ . 

Закон Гесса (1840 г.). Тепловой эффект реакции при p = const 
или при V = const зависит только от начального и конечного 
состояний системы и не зависит от пути перехода из началь-
ного в конечное состояние (рис.1.1) 

 
 
 
 
 
 
 
 

Рис.1.1. Пути перехода системы из состояния 1 
       в состояние 2. 654321 HHHHHH Δ+Δ=Δ+Δ+Δ=Δ  
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Из этих законов вытекают следствия: 
 а) с целью нахождения тепловых эффектов процессов термоди-

намические уравнения (с HΔ  или UΔ ) и термохимические урав-
нения (с pQ  или VQ ) можно складывать, вычитать, умножать или 

делить на целые или дробные числа и переписывать их в обратном 
направлении, соблюдая правило знаков, как и обычные алгебраиче-
ские уравнения; 

б) энтальпия (тепловой эффект) химической реакции равна 
сумме энтальпий образования продуктов реакции за вычетом 
суммы энтальпий образования исходных веществ с учетом сте-
хиометрических коэффициентов. 

Так для реакции: DνCνBνAν DCBA +→+  

(B)(A)(D)   ) (С 0
обрB

0
обрA

0
обрD

0
обрC

0
реакц HHHHH Δ−Δ−Δ+Δ=Δ νννν  

( ) ( )  Δ−Δ=Δ веществаисх.продукты 0
jобр

0
iобр

0
реакц HHH ji νν  (1.10) 

Упражнение 1.5. Используя следующие термодинамические 
уравнения, рассчитайте стандартную энтальпию образования веще-

ства Ca(H2PO4)2⋅H2O(тв ), 0
обр,298HΔ : 

1. Ca(тв)  +  +
р)-(рH2 → +2

р)-(рСa  + Н2(г);                       
0
1НΔ =  – 542,7 кДж 

2. 1,5 Н2(г)+Р(белый)+2О2(г)→ +
р)-(рH + −

р)-4(р2РОH ;      0
2НΔ = –1296,3 кДж 

3.Ca(H2PO4)2⋅H2O(тв)→ +2
р)-(рСa + −

р)-4(р2РО2H +H2O(ж);   
0
3НΔ =  – 12,8  кДж 

4. Н2(г) +0,5 О2(г) → H2O(ж);                                                 
0
4НΔ  = – 285,8 кДж  

Решение. 
1.  Составляем уравнение реакции, тепловой эффект которой 

необходимо определить. В данном случае – это уравнение реакции 
образования одного моля сложного вещества Ca(H2PO4)2⋅H2O(тв) из 
простых веществ, взятых в их устойчивой форме при стандартных 
условиях: 

Ca(тв) + 3Н2(г) + 2Р(бел)+ 4,5 О2(г) → Ca(H2PO4)2⋅H2O(тв) 
Тепловой эффект этой реакции есть стандартная энтальпия об-

разования вещества, т.е.  0
реакцHΔ  = 0

обр,298HΔ  Ca(H2PO4)2⋅H2O(тв). 

     2. Чтобы получить искомое уравнение, согласно закону Гесса, 
комбинируем четыре заданных уравнения следующим образом: 
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(1) + 2⋅(2) – (3)  + (4)  

Ca(тв + +
р)-(рH2 +  3Н2(г) + 2Р(бел) + 4 О2(г) +

+2
р)-(рСa  +  

+ 2 −
р)-4(р2РОH  + H2O(ж)  + Н2(г)+ 0,5 О2(г) → +2

р)-(рСa  + Н2(г) +  

 + 2 +
р)-(рH  + 2 −

р)-4(р2РОH + Ca(H2PO4)2⋅H2O(тв) +  H2O(ж)    

  Ca(тв + 3Н2(г) + 2Р(бел)+ 4,5 О2(г) → Ca(H2PO4)2⋅H2O(тв) 

3. Чтобы найти 0НΔ искомой реакции, комбинируем тепловые эф-

фекты 0НΔ заданных четырех реакций: 
0
реакцHΔ  = 0

1НΔ  + 2 0
2НΔ  – 0

3НΔ  + 0
4НΔ  = 

= – 542,7 + 2( – 1296,3) + 12,8 – 285,8 = – 3408,3 кДж. 
Полученный тепловой эффектреакции и есть стандартная эн-
тальпия образования  1 моль Ca(H2PO4)2⋅H2O(тв): 

0
обр,298HΔ  Ca(H2PO4)2⋅H2O(тв) = – 3408,3 кДж/моль 

Упражнение 1.6. Рассчитайте 0HΔ  реакции, если теплоты обра-
зования ( )342332 SOAl,SO,OAl  соответственно равны   – 1675,7;   

– 395,8;  – 3441,8 кДж/моль, и определите, какая это реакция (экзо- 
или эндотермическая): ( ) ( ) ( ) ( )тв342г3тв32 SOAl3SOOAl →+  

Решение. 
0
реакцHΔ ( ) =Δ−Δ−Δ= 3

0
обр32

0
обр342

0
обр SO3OAlSOAl HHH

3441,8 ( 1675,7) 3( 395,8) 578,7 кДж.= − − − − − = −  

Так как HΔ <0, то данная реакция экзотермическая. 
Если стехиометрический коэффициент хотя бы одного из ком-

понентов реакции не равен единице, то единицей измерения ΔН 
является кДж.   

При расчете тепловых эффектов химических реакций, протека-
ющих в водных растворах, следует учитывать электролитическую 
диссоциацию химических соединений. Для тех соединений, кото-
рые диссоциируют в растворе, в расчетах используются 0

обрHΔ  со-

ответствующих ионов, а для тех, которые не диссоциируют, 0
обрHΔ  

молекул. Расчет 0HΔ  реакций, протекающих в водных раство-

рах, проводится по ионно-молекулярной форме уравнения. 
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Упражнение 1.7. Определить 0HΔ  реакции, протекающей в рас-
творе при 25 °С: 

3Fe(NО3)2(р-р) + 4HNO3(р-р) →  3Fe(NO3)3(р-р)  +  NO(г)  +2Н20(ж) 
Стандартные теплоты образования компонентов реакции 0

обрHΔ  

приведены в таблице 1.2.: 
                                                                                        Таблица 1.2. 
Компонент 
реакции ( )

+
−

2
ррFe  ( )

+
−

3
ррFe  ( )

−
−рр3NO  NO(г) ( )ж2OH  

0
обрHΔ , 

кДж/моль 
– 87,9 – 47,4 – 206,6 90,4 – 285,8 

 
Решение.  
Ионно-молекулярное уравнение реакции имеет вид: 

( ) ( )ж2г
3

3
2 O2HNO3Fe4HNO3Fe ++→++ ++−+  

Следовательно,  

 0
реакцHΔ ( )г

0
обр

30
обр NOFe3 HH Δ+Δ= +

( )ж2
0
обр OH2 HΔ+ − 

кДж0,154NOFe3 3
0
обр

20
обр −=Δ−Δ− −+ HH . 

 
1.4.  Энергия химической связи 

 
Значения теплот образования, возгонки, диссоциации и других 

энергетических эффектов используются для определения энергии 
межатомных и межмолекулярных связей. 

За энергию связи между атомами в двухатомной молекуле при-
нимают энтальпию диссоциации моля этого вещества на газооб-
разные атомы (табл. 1.3.). 

Таблица 1.3. 
Процесс диссоциации 

двухатомных 
молекул на атомы 

Энтальпия дис-
социации дисНΔ , 

кДж/моль

Энергия связи Е,  
кДж/моль 

 

( ) ( )гг2 2NN →  945,0 945,0NN =−E  

( ) ( ) ( )ггг ClHHCl +→  427,6 6,427ClH =−E  

( ) ( ) ( )ггг FHHF +→  566,3 3,566FH =−E  
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( ) ( ) ( )ггг BrHHBr +→  362,5 5,362BrH =−E  

При образовании моля двухатомных молекул из газообразных 
атомов выделяется точно такое же количество энергии: 

        N(г)  + N(г) →  N2(г) ,                     ΔН = − 945,0 кДж 
       ( ) ( ) ( )ггг HClClH →+ ,                  кДж6,427−=ΔH  

       ( ) ( ) ( )ггг HFFH →+                        кДж3,566−=ΔH  

       ( ) ( ) ( )ггг HBrBrH →+ ,                  кДж5,362−=ΔH  

Следует различать HΔ  образования HBrHF,HCl,  и др. из газо-

образных атомов и 0
обрHΔ  этих же соединений из простых веществ: 

( ) ( ) ( )ггг HClCl5,00,5H →+ , кДж/моль92,30
обр −=Δ=Δ HH  

( ) ( ) ( )ггг HFF5,00,5H →+ , кДж/моль273,30
обр −=Δ=Δ HH  

( ) ( ) ( )гжг HBrBr5,00,5H →+ , кДж/моль36,40
обр −=Δ=Δ HH  

Упражнение 1.8. Рассчитайте энергию связи ClH−E  в молекуле 

( )гHCl  по известной теплоте образования НС1          

( 0
обрHΔ = –92,3 кДж/моль), энергиям диссоциации молекул )2(гH  

( )кДж/моль2,4321 =ΔH  и ( )г2Cl  ( )кДж/моль4,2382 =ΔH  на 

атомы. 
Решение.  
Представим исходные данные в виде следующих термодинами-

ческих уравнений: 

1. ( )г2H → ( )гH2 , кДж2,4321 =ΔH  

2. ( )г2Cl → ( )гCl2 , кДж4,2382 =ΔH  

3. ( ) ( )г2г2 Cl5,00,5H + → ( )гHCl  =Δ 3H кДж 92,3о
обр −=ΔH  

Энергия химической связи в двухатомной молекуле ( )гHCl равна 

энтальпии диссоциации моля НС1 на газообразные атомы. Запи-
шем уравнение этой реакции, а ее тепловой эффект определим, 
воспользовавшись законом Гесса:  

 

( ) ( ) ( )ггг HClHC1 +→ ,                    С1Н−=Δ ЕH  
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Искомое термодинамическое уравнение получим следующей 
комбинацией трех заданных термодинамических уравнений:  

0,5(1) +0,5(2) –(3). 
     Отсюда ==Δ −С1НЕH 21 5,05,0 HH Δ+Δ – =Δ 3H  427,6 кДж /моль. 

Если молекула содержит более одной однотипной связи (напри-
мер, 432 CH,NHO,H ), то энергии разрыва первой и второй связей 

не равны. Это вызвано тем, что энтальпия диссоциации, кроме 
энергии отрыва одного атома от молекулы, включает также изме-
нение энтальпии, обусловленное геометрическим перестроением 
оставшихся связей и соответствующим изменением распределения 
электронов по уровням и подуровням. В таких случаях рассчиты-
вают среднее значение энергии одной связи, т.е. величину HΔ ре-
акции атомизации одного моля газообразого вещества делят на ко-
личество связей. 

Упражнение 1.9. Рассчитайте среднее значение энергии связи в 
молекуле метана HCE −  на основании следующих данных: 

( ) ( ) ( ),CH2HC г4г2графит →+       кДж9,741 −=ΔH  

( ) ( ) ,CC гграфит →  кДж0,7152 =ΔH  

( ) ( ),2HH гг2 →  кДж0,4323 =ΔH  

Решение.  
Первое уравнение  записываем в обратном направлении и меня-

ем знак энтальпии на противоположный. Суммируем три уравне-
ния и получаем искомое уравнение: 

1. ( ) ( ) ( ) ,2HCCH г2графитг4 +→  кДж9,741 =ΔH  

2. ( ) ( ) ,CC гграфит →  кДж0,7152 =ΔH  

3. ( ) ( ) ,4H2H гг2 →  кДж0,43223 ⋅=ΔH  
Искомое 
 уравнение ( ) ( ) ( )ггг4 4НССН +→  ?4 HC ==Δ −EH  

кДж/моль5,413
44

321
HC =Δ+Δ+Δ=Δ=−

HHHH
E . 

Энергия связи ионного соединения, находящегося в твердом со-
стоянии, характеризуется энергией его кристаллической решетки, 
т.е. энергией образования одного моля кристалла из изолирован-

ных газообразных ионов, например ( )
+
гNa  и ( )

−
гCl . 
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Энергию кристаллической решетки ( )0U  рассчитывают, исполь-

зуя табличные данные энтальпии образования кристалла ( )0
обрHΔ  из 

простых веществ, затраты энергии на фазовый переход ( )возгHΔ  и 
на разрушение (диссоциацию) структуры простого вещества на 
атомы ( )диссE , а также на перевод его атомов в ионы (потенциал 

ионизации I и сродство атома к электрону срE ). Такой метод расче-

та называется расчетом по циклу Борна – Габера. 
Упражнение 1.10. Рассчитайте энергию кристаллической решет-

ки ( )твNaCl  по циклу Борна – Габера, если: 

 

кДж/моль;411NaCl0
обр −=ΔH  кДж/моль108Naвозг =ΔH  

кДж/моль;238Cl2дис =ΔH  кДж/моль496Na =I  

кДж/моль368ср −=E   
 
Решение. 

 

( ) ( ) ( )г2твтв Cl5,0NaNaCl +→ , кДж/моль411NaCl0
обрразл =Δ−=Δ HH

( ) ( ),NaNa гтв →  кДж/моль108Naвозг =ΔH  

( ) ( ),Cl0,5Cl гг2 →  кДж/моль2385,0Cl5,0 2дис ⋅=Δ=Δ HH

( ) ( ),NaeNa гг
+→−  кДж/моль496Na ==Δ IH  

( ) ( ),CleCl гг
−→+  кДж/моль368ср −==Δ EH  
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Согласно закону Гесса,  

.кДж/моль765368496238
2

1
108411

Cl
2

1
Na ср2дисвозгразл0

=−+++=
=++Δ+Δ+Δ= EIHHHU

 

Стандартные теплоты образования веществ позволяют прово-
дить оценку пожаро- и взрывоопасности веществ. Действитель-
но, вещества, реакция которых с кислородом сопровождается 
большим тепловыделением, пожароопасны. Вещества, у которых 

стандартная теплота образования 0
обрHΔ  является большой поло-

жительной величиной, неустойчивы и, следовательно, взрывоопас-
ны. Известно, что к взрывоопасным веществам относятся, напри-
мер: 

азотистая кислота ( )кДж/моль2640
обр +=ΔH , 

 нитроглицерин кДж/моль)1430( 0
обр +=ΔH ;  

тринитротолуол ( )кДж/моль9800
обр +=ΔH  и др. 

Термохимические расчеты показывают, что более 90% реакций 
идут с выделением теплоты, т.е. с уменьшением энтальпии. Следо-
вательно, сумма энергий связи в молекулах продуктов реакции ока-
зывается выше энергий связи в молекулах исходных веществ. Это 
подтверждает тот факт, что реакция проходит в направлении уве-
личения устойчивости системы: чем прочнее связи в веществах, 
тем ниже энергетический запас  системы.  

Ряд процессов протекает с поглощением тепла, например рас-
творение кристаллического хлорида аммония: 

( ) ( ) ( ),ClNHClNH ppp-p4
OH

тв4
2 −

−
+ +⎯⎯ →⎯          кДж/моль7,34=ΔH  

Итак, среди реальных химических процессов есть процессы, 
которые сопровождаются как выделением, так и поглощением 
теплоты, а также процессы, не сопровождающиеся тепловым 
эффектом, т.е. .0реакц =ΔH   Следовательно, по величине и знаку 

реакцHΔ  в общем случае нельзя судить о возможности самопро-

извольного протекания реакции. 
Величина теплового эффекта (энтальпии) очень слабо зависит 

от температуры, но сильно зависит от природы процесса. Для ни-
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жеприведенных процессов её величина лежит в следующих преде-
лах: 
        HΔ фазовых переходов – от единиц до десятков кДж/моль, 
        HΔ  растворения – десятки кДж/моль, 
        HΔ образования веществ – от единиц до тысяч кДж/моль. 
        HΔ сгорания органических веществ – от тысяч до десятков  
и сотен тысяч кДж/моль. 
        Любопытно, что тепловые эффекты сгорания веществ исполь-
зуют для характеристики энергетической ценности пищевых про-
дуктов или, как принято говорить, их калорийности. Источником 
энергии в любой пище являются три ее основные компонента: бел-
ки, жиры и углеводы. Для экспериментального определения кало-
рийности пищевого продукта его образец известной массы сжига-
ют в специальном калориметре и определяют выделившееся при 
этом количество теплоты. В процессе сгорания большинство хими-
ческих элементов окисляются до высших оксидов, а азот переходит 
в устойчивую форму молекулярного азота N2. Например, сгорание 
глицина, протекает по уравнению: 

H2N–CH2–COOH + O2  →CO2 + H2O + N2 ; 
0
сгорНΔ = – 110,6 кДж 

В таблице 1.4. приведены сведения об энергетическом содержа-
нии (калорийности) некоторых распространенных пищевых про-
дуктов. 

                                                                                     Таблица 1.4. 
Пищевой продукт Калорийность

кДж/г ккал/г 
Сливочное масло 30,41 7,40
Сахар 16,80 3,94
Мясо (говяжье) 11,07 2,66
Хлеб белый 9,91 2,33
Яйца 6,12 1,47
Картофель 3,69 0,86
Яблоки 1,96 0,46

Пиво 1,29 0,31 

 
 Энергия, поглощенная человеком с пищей, расходуется для 

осуществления химических превращений в организме, для поддер-
жания определенной температуры тела и для выполнения мышеч-
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ной работы. Если поглощается энергии больше, чем тратится, то ее 
избыток запасается в организме в виде жира. Каждый грамм жира 
образуется за счет избыточно поглощенной энергии, приблизи-
тельно равной 35 кДж или 8 ккал. Мужчины обычно поглощают 
ежедневно 9200  ÷ 12100 кДж,  женщины – 6700  ÷ 8800 кДж. 

 
1.5.  Энтропия 

 
Превращения веществ в химических системах сопровождаются 

не только энергетическими эффектами, но также изменениями в 
структуре и характере (колебательное, вращательное и поступа-
тельное движение) движения частиц. Эти изменения характеризу-
ют в термодинамике с помощью функции состояния – энтропии. 

Энтропия (S) – функция состояния, характеризующая сте-
пень беспорядка системы. Размерность энтропии – Дж/(моль⋅К).  

Энтропия имеет статистический смысл. Она является характе-
ристикой систем,  состоящих из большого числа частиц, и выража-
ется через термодинамическую вероятность системы (W): 

( )КмольДж/,ln ⋅= WRS ,                                   (1.11) 

где R = 8,314 Дж/(моль⋅К) – универсальная газовая постоянная,  
W – термодинамическая вероятность – число микросостояний, со-
ответствующих данному макросостоянию системы, т.е. число воз-
можных способов построения данной системы. 

Частицам (молекулам, атомам, ионам) присуще стремление к 
беспорядочному движению, поэтому система стремится перейти из 
более упорядоченного состояния в менее упорядоченное.  

На основании представления о вероятностном характере эн-
тропии можно рассчитать ее изменение при изотермическом         
(T = const) расширении одного моля идеального газа. Любой газ 
стремится занять максимально возможный объем. Наиболее веро-
ятно состояние, когда газ занимает больший объем. Следовательно, 
термодинамическая вероятность W  пропорциональна объему V . 
При изотермическом расширении газа из состояния 1 в состояние 2 
энтропия изменится на величину SΔ : 

.lnlnlnln
1

2

1

2
1212 V

V
R

W

W
RWRWRSSS ==−=−=Δ  
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При десятикратном увеличении объема газа энтропия возрастает 
на ( )КмольДж/19,15303,2314,810ln ⋅=⋅==Δ RS . 

Энтропия системы возрастает ( )0>ΔS  при любых процессах, 
приводящих к увеличению беспорядка, например при плавлении и 
испарении, при ослаблении связей между атомами в молекулах и 
при разрыве их. В процессах кристаллизации, конденсации происхо-
дит уменьшение энтропии ( )0<ΔS . 

Энтропия связана с химическим  строением вещества. Чем слож-
нее молекула вещества (больше атомов входит в ее состав), тем боль-

ше энтропия. Например, =2
o
298UClS 19,0 кДж/(моль⋅К); =6

o
298UClS     

= 62,0 кДж/(моль⋅К).  
Принято, что при температуре, равной абсолютному нулю, 

энтропия идеального кристалла равна нулю ( )0,0 0 =→ ST , так 
как при этой температуре расположение атомов или молекул в кри-
сталлической структуре характеризуется максимальным порядком 
(W = 1). Это утверждение (постулат Планка) позволяет рассчиты-
вать абсолютные значения энтропии. Поскольку для реальных тел 
W = 1÷∞, то всегда S > 0. Абсолютные значения энтропии простых 
веществ и химических соединений в различных агрегатных состоя-
ниях, а также ионов в водном растворе для стандартных условий 

0
298S приведены в справочной литературе [9].  

Например, =2
o
298UClS  79,5  Дж/(моль⋅К); o

298 6UClS =  

= 285,8 Дж/(моль⋅К). Значение энтропии гидратированного протона 
+H  в водном растворе при стандартных условиях принято равным 

нулю. 
Поскольку энтропия является функцией состояния системы, то 

ее изменение вычисляется по данным об энтропии конечного и ис-
ходного состояний системы. Для химических реакций изменение 
энтропии рассчитывают с использованием значений стандартной 
энтропии компонентов по уравнению 

 ( ) ( ) −=Δ веществаисходныепродукты 00o
реакц iiii SSS νν      (1.12) 

Например, для реакции (1.4) 

( ) ( ) ( ) ( )BνAνDνСν 0
B

0
A

0
D

0
C

o
реакц SSSSS −−+=Δ . 



 25

Упражнение 1.11. Определите 0SΔ  реакции взаимодействия 

( )г3SO  и ( )ж2OH  с образованием:  

а) чистой жидкой серной кислоты,  
б) 1 моля предельно разбавленного раствора серной кислоты, 

если 

( ) ( )КмольДж/7,256)(SO г3
0
298 ⋅=S        

( ) ( )КмольДж/9,156)SO(H ж42
0
298 ⋅=S  

( ) ( )КмольДж/2,18)(SO2
рр4

0
298 ⋅=−

−S  

0)(H0
298 =+S  

Решение. 
а) ( ) ( )ж42)ж(2г3 SOHOHSO →+  

0
OH

0
SO

0
SOH

o
реакц 2342

SSSS −−=Δ  

( )КмольДж/7,1699,697,2569,156o
реакц ⋅−=−−=ΔS  

б) ( ) ( ) ( )рр42ж2г3 SOHOHSO −→+  

( ) ( ) ( ) ( )
−

−
+

− +→+ 2
рр4ррж2г3 SO2HOHSO  

,0
OH

0
SO

0
SO

о
реакц 23

2
4

SSSS −−=Δ −  

( )КмольДж/45,3089,697,2562,18о
реакц ⋅−=−−=ΔS  

В отличие от 0
обрHΔ  энтропия химического соединения не равна 

изменению энтропии, которое сопровождает реакцию образования 
этого соединения из простых веществ. Так, для реакции А + В = АВ 

имеем ( )0
B

0
A

0
AB

о
реакц SSSS +−=Δ . Следовательно, 0SΔ  реакции отли-

чаются от 0
ABS , так как 0

AS  и 0
BS  не равны нулю. 

В некоторых случаях о знаке изменения энтропии химических 
реакций, протекающих с участием газообразных веществ, можно 
судить по изменению объема в ходе реакции, т.е. по изменению 
числа молей газообразных компонентов. В этом случае изменение 
энтропии реакции рассчитывают по уравнению (1.12). 

Упражнение 1.12. Укажите знак 0SΔ  реакций:  
а) ( ) ( ) ( )гг2графит COCO5,00,5C →+  
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б) ( ) ( ) ( )г3г2г2 NHN5,01,5H →+  

Решение.  

а) 0,0νгаз >Δ>Δ V , следовательно, 00 >ΔS   

б) 0,0Δνгаз <Δ< V , следовательно, 00 <ΔS  
В изолированных системах, не обменивающихся с окружающей 

средой ни веществом, ни энергией, самопроизвольно могут проте-
кать только такие процессы, при которых энтропия системы воз-
растает (ΔS>0). Следовательно, знак ΔS может служить критерием 
возможности самопроизвольного протекания процесса, но только 
для изолированных систем. 

Для неизолированных систем увеличение энтропии при проте-
кании реакции ( )0>ΔS  нельзя принять за единственный критерий 
возможности самопроизвольного ее протекания. Например, по ви-
ду реакции ( ) ( )гг2 2HH →  можно было бы предположить, что она 

самостоятельно пойдет в прямом направлении вследствие увеличе-
ния объема и, соответственно, степени беспорядка. На самом деле, 
при стандартной температуре реакция идет в обратную сторону, 
т.е. ( ) ( )г2г H2H → , так как молекулярное состояние водорода энер-

гетически значительно более выгодно, чем атомарное (для диссо-
циации одного моля молекул водорода на атомы требуется затра-
тить 436 кДж и стремление системы к минимуму энергии сильнее 
стремления к максимуму беспорядка). 

 
 

1.6. Энергия Гиббса и ее связь с направлением  
химических процессов 

 
В общем случае для процессов, происходящих в природе, харак-

терно одновременное стремление перейти в состояние с наимень-
шей энергией (выделить теплоту, т.е. понизить энтальпию) и с мак-
симальной в данных условиях степенью беспорядка (повысить эн-
тропию). 

В частных случаях, если, например, в процессе степень беспо-
рядка не меняется ( )0=ΔS , то направление процесса определяется 
энергетическим фактором, т.е. процесс проходит самопроизвольно 
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в направлении уменьшения энтальпии; если же в процессе не про-
исходит энергетических изменений ( )0=ΔH , то его направление 
определяется энтропийным фактором, т.е. процесс проходит само-
произвольно в сторону увеличения энтропии. 

Суммарное влияние энергетического и энтропийного факторов 
при T,p = const отражает изменение энергии Гиббса GΔ . Величина 

кДж/моль,GΔ , связана с HΔ  и SΔ  соотношением: 

                  ΔG = Δ H – TΔS    (уравнение Гиббса). (1.13) 
Изменение энергии Гиббса химической реакции измеряется в 

кДж, так как GΔ  относится не к одному молю, если стехиометри-
ческий коэффициент хотя бы одного из компонентов реакции не 
равен единице. 

Важность понятия «энергия Гиббса» (ее также называют хими-
ческой энергией) заключается в том, что по знаку GΔ  можно су-
дить о вероятности самопроизвольного протекания процесса при 
p,T = const: величина и знак GΔ  являются критерием термоди-
намической вероятности самопроизвольного протекания про-
цесса в данных условиях. 

При p,T = const самопроизвольно могут протекать только про-
цессы, сопровождающиеся уменьшением энергии Гиббса, т.е. если 

реакцGΔ < 0 (рис. 1.2.). Равновесное состояние системы соответству-

ет минимуму энергии Гиббса,  при этом реакцGΔ = 0 (рис. 1.3). 

                                                   
Рис. 1.2. Изменение энергии Гиббса 
в одностороннем процессе 

 
Рис. 1.3. Изменение энергии Гиббса 

при протекании процессов: 
AB – самопроизвольного; 
BC – несамопроизвольного; 
B – состояние равновесия 
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Процессы, сопровождающиеся при p,T  = const увеличением 

энергии Гиббса ( реакцGΔ  > 0), самопроизвольно протекать не могут: 

для их осуществления потребуется затрата работы извне. Выше 
сказанное можно представить следующей схемой: 

реакцGΔ < 0          1 → 2          (самопроизвольно процесс может  

                                                 идти  в прямом направлении) 

реакцGΔ = 0         1 ←→   2         (система находится в состоянии  

                                                 химического равновесия) 

реакцGΔ > 0         1 ←  2          (самопроизвольно процесс может  

                                                 идти в обратном направлении)  
Рассчитать изменение энергии Гиббса реакции ( реакцGΔ ) можно 

двумя способами. В первом способе используется уравнение Гибб-

са: реакцGΔ  = реакцHΔ  – TΔSреакц. Во втором способе расчет реакцGΔ  

выполняют аналогично расчету реакцHΔ  по табличным значениям 

стандартной энергии Гиббса образования веществ ( ,0
обр,298GΔ  

кДж/моль). 
Стандартная энергия Гиббса образования вещества 
0
обр,298GΔ  – это изменение энергии Гиббса реакции образования 

одного моля соединения из простых веществ в их устойчивой 
форме при стандартных условиях.  

Подобно стандартной энтальпии образования, 0
обр,298GΔ  простых 

веществ в их устойчивых формах при стандартных условиях, а 
также гидратированного протона +H  в водном растворе принимают 

равными нулю. Значения 0
обр,298GΔ  веществ (твердых, жидких и га-

зообразных), а также ионов в водном растворе приведены в спра-
вочной литературе [9]. 

Изменение энергии Гиббса, как и изменение энтальпии и энтро-
пии системы, не зависит от пути процесса, поэтому изменение 
стандартной энергии Гиббса реакции равно разности между сум-

мой 0
обрGΔ  продуктов реакции и суммой 0

обрGΔ  исходных веществ: 
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( ) ( )веществаисх.продукты 0
обр

0
обр

0
реакц  Δ−Δ=Δ

jjii GGG νν  (1.14) 

Для реакции   DνCνBνAν DCBA +→+  

(B)(A)(D)(C) 0
обрB

0
обрA

0
обрD

0
обрC

0
реакц GGGGG Δ−Δ−Δ+Δ=Δ νννν . 

Пользуясь справочными значениями 0
обрGΔ , легко рассчитать 

0GΔ  многих реакций и тем самым оценить вероятность самопро-
извольного протекания процессов в стандартных системах. Стан-
дартной считается система, в которой концентрации (парциальные 
давления) каждого вещества равны единице. На практике стан-
дартные условия проведения реакций почти никогда не осуществ-
ляются. Поэтому, пользуясь значением изменения стандартной 
энергии Гиббса, можно только грубо оценить вероятность само-
произвольного протекания реакции в любых условиях, т.е. отлич-
ных от стандартных. 

Связь между GΔ  и 0GΔ  для DνCνBνAν DCBA +→+  выража-
ется уравнением 

GΔ = 0GΔ  + RT ln
BA

DC

ν
B

ν
A

ν
D

ν
C

рр

рр

⋅
⋅

, либо GΔ = 0GΔ  + RT ln
BA

DC

ν
B

ν
A

ν
D

ν
C

CC

CC

⋅
⋅

, 

где рi и Сi –  относительные парциальные давления или концентра-
ции компонентов реакции. 

 Если парциальные давления или концентрации всех компонен-

тов реакции равны единице, то GΔ = 0GΔ . Если система находится 
в нестандартных условиях, то необходимо учитывать поправку в 
виде второго слагаемого. Многочисленные расчеты показали, что с 
учетом этой поправки для нестандартных условий: 
  0

реакцGΔ < – 40            1 → 2      (самопроизвольно процесс может  
                                                    идти в прямом направлении) 

  0
реакцGΔ = – 40 ÷ 40   1 ←→   2    (система находится в состоянии  

                                                 химического равновесия или 
                                                 близка к равновесию) 

   0
реакцGΔ > 40             1 ←  2      (самопроизвольно процесс может 

                                                 идти в обратном направлении) 
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Итак, знак реакцGΔ  отвечает на практически важный вопрос, яв-

ляется ли данная реакция термодинамически вероятной.  
Кроме того, величина реакцGΔ  показывает,  какую часть всего 

теплового эффекта реакции можно изотермически превратить в 
работу. Известно, что вся работа может быть превращена в тепло-
ту, но не вся теплота, а только ее часть может быть превращена в 
работу (2-е начало термодинамики). Уравнение Гиббса дает воз-
можность рассчитать максимальное значение, которого может до-
стигнуть эта часть. Представим уравнение Гиббса в следующем 
виде: 

STGH Δ+Δ=Δ . 
В случае химической реакции ΔH – это вся теплота, т. е. тепло-

вой эффект необратимой реакции  при  р,Т = const. Часть этой теп-
лоты, равная  ΔG, называется свободной энергией Гиббса, так как 
ее можно изотермически превратить в полезную работу      
(Апол = – ΔG).  

Энергия Гиббса или химическая энергия реакции превращается 
в полезную работу во многих устройствах (двигатели внутреннего 
сгорания, аккумуляторы, гальванические элементы т.д.).  

Та часть всей теплоты, равная TΔS, которую нельзя при Т = const 
превратить в работу, называется связанной энергией. 

Упражнение 1. 13.   Рассчитайте, какую часть теплового эффек-
та реакции  Zn(тв)  +  CuSO4(р-р)  → Cu(тв)  +  ZnSO4(р-р) , протекающей 
в гальваническом элементе, можно теоретически превратить в 
электрическую энергию. Данные для расчета  возьмите из справоч-
ных таблиц. 

Решение. 
Представим реакцию в краткой ионной форме 

                                Zn(тв)      +     +
−

2
р)(рCu    →     Cu(тв)      +    +

−
2

р)(рZn  

0
обр,298HΔ , кДж/моль:     0                        66,94                       0                     –153,64 

298

0
обрGΔ , кДж/моль:         0                        65,56                       0                    – 147,16 

0
реакцHΔ  = – 153,64  –  66,94  =  – 220,58 кДж 
0
реакцGΔ   =  – 147,16  –  65,56 = – 212,72 кДж 
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В электрическую энергию можно превратить 0
реакцGΔ , что составля-

ет  100%
220,58

212,72 ⋅  = 96%  от 0
реакцНΔ . 

 
1.7. Влияние температуры на направление реакции 

 
Согласно уравнению (1.13) можно полагать, что  влияние тем-

пературы на GΔ  определяется знаком и величиной SΔ , так как 

экспериментально установлено, что реакцНΔ  относительно мало 

зависит от температуры. Поэтому для реакций, протекающих с 
увеличением энтропии, повышение температуры приводит к уве-
личению отрицательного значения GΔ . Следовательно, для таких 
реакций, например 2С(графит) + О2(г) → ( ),2CO г 0>ΔS , высокотем-

пературный режим благоприятствует протеканию процесса. 
Для реакций, протекающих с уменьшением энтропии, например 

( ) ( ) ( ) 0,2HgOO2Hg твг2ж <Δ→+ S , c повышением температуры от-

рицательное значение GΔ  уменьшается. Следовательно, в этом 
случае высокотемпературный режим препятствует протеканию 
процесса. При достижении определенной температуры GΔ  приоб-
ретает положительное значение, и тогда реакция должна протекать 
в обратном направлении. 

Если же при протекании процесса 0=ΔS , то значение ΔG  
практически не зависит от температуры. Например, для реакции 

( ) ( )г2графит O+C → ( );CO г2 ΔS  ≈ 0   и  реакцGΔ = реакцНΔ . 

Процессы, при которых 0<ΔH  и 0>ΔS , практически необра-
тимы, т.е. GΔ  при любой температуре будет иметь отрицательное 
значение. К необратимым процессам относятся, например: 

разложение бертолетовой соли  
2 ( ) ( ) ( )г2твтв3 3O2KClKClO +→  

Дж/К495кДж;98 00 =Δ−=Δ SH  
взаимодействие щелочных металлов с водой 

( ) ( ) ( ) ( )г2ррж2тв H2NaOHO2H2Na +→+ −  
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Дж/К17;кДж368 00 =Δ−=Δ SH  
Итак, из уравнения Гиббса можно сделать следующие практиче-

ские выводы: 
при низких температурах определяющей будет величина (знак) 

энтальпии, и самопроизвольно идут, главным образом, экзотерми-
ческие реакции ( 0<ΔH ), особенно в системах, где не происходит 
изменение агрегатного состояния вещества, сопровождающегося 
большим изменением энтропии; 

при высоких температурах решающую роль играет энтропий-
ный член уравнения, т.е. ТΔS. Поэтому при достаточно больших 
температурах протекают реакции разложения и не могут существо-
вать сложные вещества. 
 

1.8.  Химический потенциал 
 
     Энергия Гиббса – есть величина экстенсивная, т.е. зависит от 
массы, и поэтому постоянно меняется в ходе реакции, т.к. изменя-
ется состав системы. Таким образом, энергия Гиббса есть функция 
не только давления и температуры, но и состава системы: 

G=f(p, T, ν1, ν2, …,νi) 

dG= dp
T,νp

G
i
⋅

∂
∂ )( + dT

p,νT
G

i
⋅

∂
∂ )(  +  

1
1 ,

)( dν
νT,pν

G
j

⋅
∂
∂  +  

+
2

2 ,
)( dν

νT,pν
G

j
⋅

∂
∂  +   ….                                                  (1.15) 

Химический потенциал данного вещества )( iμ  можно опре-

делить через частную производную энергии Гиббса системы по 
числу молей этого компонента )( iν  при условии, что темпера-

тура, давление и число молей всех других компонентов ( jν ) по-

стоянны: 

                                     

jp,T,νi
i ν

G








∂
∂=μ                                   (1.16)  

Иначе говоря, химический потенциал данного вещества в мно-
гокомпонентной системе – это величина энергии Гиббса системы, 
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отнесенная к одному молю этого вещества, т.е. парциальная моль-
ная энергия Гиббса. Парциальные мольные энергии Гиббса компо-
нентов, составляющих систему, в общем случае отличаются от 
мольных энергий Гиббса чистых веществ. Эти величины совпада-
ют лишь в случае однокомпонентной системы – системы, состоя-
щей из одного чистого вещества. Если система многокомпонентна, 
то парциальная мольная энергия Гиббса (химический потенциал) 
зависит от состава системы и от взаимодействия компонентов 
между собой.  

Для многокомпонентной системы iμ  показывает, как изменит-
ся энергия Гиббса при добавлении в систему бесконечно малого 
количества одного из компонентов, если никакие другие изменения 
(p,T и количеств иных компонентов) не происходят. 

Значение iμ  нельзя измерить, но можно рассчитать, исходя из 

уравнений, связывающих iμ  с составом. Для различных систем 
(идеальных и реальных) уравнения, связывающие химический по-
тенциал с составом, имеют один и тот же вид: 

iii pRT ln0 += μμ  – идеальные газы, (1.17) 







+=
+=

iii

iii

ХRT

СRT

ln

ln
0

0

μμ
μμ

– идеальные газы или растворы, 
 (1.18) 

 (1.19) 

iii aRT ln0 += μμ  – реальные газы или растворы, (1.20) 

 
где iiii aХСp ,,,  – парциальное давление, молярная концентра-

ция, мольная доля и активность компонента в системе, взятые в 
относительных единицах, т.е. отнесенных к стандартному значе-
нию, которое равно единице; 0

iμ  – стандартный химический потен-
циал компонента системы (химический потенциал при значениях 

iiii aХСp ,,, , равных 1 атм или 1 моль/л). 

Стандартный химический потенциал вещества при постоянных 
давлении и температуре является постоянной величиной, его мож-
но назвать также стандартной энергией Гиббса. Значения 0μ  опре-
делены для большого числа веществ и приведены в справочниках 

как 0
298обр,GΔ . 
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Активность (а) – величина, определяющая свойства реальных 
систем; имеет размерность концентрации и связана с ней простыми 
соотношениями. 

Для неэлектролитов: 

,,, xmm ХfaСaСya === γ (1.21) 

где ХСС ,, m  – молярная, моляльная концентрации и мольная доля; 
fy ,,γ  – коэффициенты активности при выражении концентрации, 

соответственно в моль/л, моль/кг растворителя, мольных долях. 
Для электролитов, диссоциирующих в растворах по реакции 

,

AνKνAK ZZZ
ν

Z
ν

--

νν
ν ±

+
+

+
+

=

+→

yCQa

 
 

(1.22) 
где −+ += ννν  – количество ионов, на которое диссоциирует элек-

тролит (сумма стехиометрических индексов); −
−

+
+= νν

ν ννQ ;          

±y  – среднеионный молярный коэффициент активности. Использо-
вание среднеионных коэффициентов активности в формулах расче-
та объясняется тем, что коэффициенты активности отдельных 
ионов невозможно рассчитать без ряда допущений. 

Коэффициенты активности характеризуют степень отклонения 
реальных систем от идеальных. Отклонения возникают из-за раз-
личных видов взаимодействия компонентов системы между собой. 
Значения коэффициентов активности определены для большого 
числа электролитов и приведены в справочниках. В результате за-
мены концентраций компонентов их активностями уравнения, опи-
сывающие химические, фазовые и гетерогенные равновесия, со-
храняют тот же вид, что и соотношения для идеальных систем. 

Активности чистых конденсированных фаз (твердых и 
жидких) в гетерогенной системе принимаются равными еди-
нице.  Например:  CaCO3(тв)  ←→  CaO(тв)  +  CO2(г) 

a(CaCO3(тв)) = 1,  a(CaO(тв)) = 1; 
C2H5OH(ж) ←→  C2H4(г)   +  H2O(г),  

а (C2H5OH(ж)) = 1. 
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1.9.  Примеры термодинамических расчетов 
 

1.9.1. Определение вероятности самопроизвольного 

протекания реакции по знаку 0
реакцGΔ  

 

Упражнение 1.14. Рассчитайте 0
реакцGΔ , используя справочные 

значения 0
обрGΔ  веществ, и определите вероятность самопроиз-

вольного протекания реакции при любых  условиях: 

( ) ( ) ( )г2г2г NOO5,0NO →+  

Решение.  
                                   ( )гNO       +       ( )г20,5O       →     ( )г2NO  

0
обр,298GΔ , кДж/моль        126,8                       0                                51,8 

кДж758,1268,51(NO))(NO 0
обр2

0
обр

0
реакц −=−=Δ−Δ=Δ GGG  

Так как 0
реакцGΔ < – 40 кДж, то протекание реакции возможно 

при любых условиях. 
Упражнение 1.15. Определите направление протекания реакции, 

используя справочные значения 
обр,298HΔ , 

298S :  

( ) ( )г2г HCO + ←→ ( ) ( )г2графит OHС +  

а) при стандартной температуре; 
б) нестандартной температуре 2000 К. 
 
Решение. 
а) стандартная температура, Т =298 К 
                                     
 
                                     ( )гCO   +    ( )г2H     ←→    ( )графитС    +   ( )г2OH  


обр,298HΔ ,  кДж/моль:      –110,5             0                         0                      –241,8 

 
298S , Дж/(моль⋅К)              197,4            130,6                  69,9                   188,7 

 

=Δ−Δ=Δ (CO)O)(H 0
обр2

0
обр

0
рекц,298 HHH  – 241,8 + 110,5 = 

                           = – 131,3 кДж/моль 
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( )О)(Н(C) 2
000

реакц,298 SSS +=Δ  – ( )=+ )Н((CO) 2
00 SS 188,7 + 69,9 –          

–  197,4 – 130,6 = –  69,4  Дж/(моль⋅К) 
0
реакц,298GΔ  = 0

реакц,298HΔ  – TΔ 0
реакц,298S  

( ) кДж/моль6,110104,692983,131 30
реакц,298 −=⋅−−−=Δ −G . 

Так как 0
реакц,298GΔ < – 40 кДж, реакция возможна в прямом 

направлении; 
б) нестандартная температура, Т =2000 К 

Расчет 0
Т реакц,GΔ  при нестандартной температуре Т в данном 

случае проводим упрощенно по уравнению (1.23), полагая, что 
температурной зависимостью  ΔН и ΔS можно пренебречь, так как 
агрегатные состояния всех компонентов системы в заданном ин-
тервале температур не меняются:  

0
Т реакц,GΔ = 0

реакц,298HΔ  – TΔ 0
реакц,298S                           (1.23) 

( ) кДж/моль5,7104,6920003,131 30
реакц,Т +=⋅−−−=Δ −G . 

Так как 0
реакц,ТGΔ > 0, реакция при температуре 2000 К идет в об-

ратном направлении. 
 

1.9.2.  Анализ термодинамической устойчивости веществ 

На основании численных значений 0
обрGΔ  можно сделать вывод 

о термодинамической устойчивости веществ. При 00
обр <ΔG  реак-

ция образования соединения из простых веществ идет с уменьше-
нием энергии Гиббса, а обратная реакция, т.е. разложение на про-
стые вещества, самопроизвольно не идет. Следовательно, соедине-
ние при стандартных условиях термодинамически устойчиво. При 

00
обр >ΔG  возможна реакция разложения и соединение неустойчи-

во. 

Например, судя по 0
обрGΔ  ( табл.1.5.),  устойчивыми к разложе-

нию на простые вещества являются ( )г2OH  и ( )г2SH , а неустойчи-

выми  – ( )г2SeH , ( )г2TeH . 
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                                                                            Таблица 1.5. 

Соединения ( )г2OH  ( )г2SH  ( )г2SeH  ( )г2TeH  

кДж/моль,0
обрGΔ  – 228,0 – 33,0 + 16,0 + 85,0 

 
1.9.3. Определение устойчивой степени окисления элементов 

Упражнение 1.16.   По знаку 0
реакцGΔ  определите наиболее веро-

ятную степень окисления германия, олова и свинца. 

а) GeO2(тв)  +  Ge(тв)      →  2GeO(тв) ;      
0
реакцGΔ  =  40,6 кДж 

б) SnO2(тв)  +  Sn(тв)      →  2SnO(тв) ;       
0
реакцGΔ  =  63,0 кДж  

в) PbO2(тв)  +  Pb(тв)      →  2PbO(тв) ;       
0
реакцGΔ  =  – 160,0 кДж 

Решение 
Реакция в) самопроизвольно идет в прямом направлении, следо-

вательно, для свинца наиболее вероятна степень окисления +2 при 
25 °С. Реакции а) и б) самопроизвольно идут в обратном направле-
нии, следовательно, для германия и олова наиболее вероятна сте-
пень окисления +4.   

 
1.9.4. Определение температуры разложения вещества 
Пользуясь уравнением (1.14), можно оценить температуру раз-

ложения ряда соединений, например карбонатов, нитратов, оксала-
тов и гидроксидов различных металлов. При условии, что ни один 
из компонентов реакции не плавится и не кипит, зависимостью 

HΔ  и SΔ  от температуры можно пренебречь. Разложение будет 
наблюдаться при температурах, равных и больше чем температура, 
при которой реакция находится в равновесии, т.е. 0Треакц, =ΔG .  

Тогда 0
реакц,298равн

0
реакц,298 STH Δ=Δ     и    

0
реакц,298

0
реакц,298

равнразл
S

H
ТT

Δ
Δ

≥≥ . 

Упражнение 1.17. Оцените температуру разложения хлорида 
аммония ( разлT ) по реакции: 

( )тв4ClNH ←→ ( ) ( )гг3 HClNH + , если ,кДж/моль0,1760
реакц,298 =ΔH  

 ( )КмольДж/5,2840
реакц,298 ⋅=ΔS  
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Решение.  

0
реакц,298

0
реакц,298

разл
S

H
T

Δ
Δ

≥ К619
5,284

176000 ≥≥ . 

 
 

Вопросы и задачи для самоконтроля 
 

1. На какие практически важные вопросы позво-
ляет ответить химическая термодинамика? 

2. Перечислите основные термодинамические 
функции, используемые в химической термодина-
мике. 

3. Дайте определение теплового эффекта химического процесса. 
Приведите примеры экзотермических и эндотермических реакций. 

4. Дайте определение стандартного состояния. 
5. Что называется стандартной энтальпией образования веще-

ства? Приведите примеры практического применения этой величи-
ны. 

7. Чему равна стандартная энтальпия образования наиболее 
устойчивой модификации простого вещества? 

8. Какова взаимосвязь между изобарным и изохорным тепловы-
ми эффектами реакции? Могут ли они быть равными между собой? 

9. Приведите пример термодинамического уравнения реакции. 
10. В каких случаях о возможности самопроизвольного проте-

кания реакции можно судить по величине энтальпии реакции? 
11. Сформулируйте основные законы термохимии и следствия 

из них. 
12. Каково практическое использование термохимических рас-

четов? 
13. Каков физический смысл энтропии? От каких факторов за-

висит энтропия системы? 
14. Назовите критерий возможности самопроизвольного проте-

кания химической реакции. 
15. Приведите уравнения, с помощью которых можно опреде-

лить возможность протекания реакции. Каковы сравнительные 
преимущества каждого из них? 
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16. Что такое стандартная свободная энергия Гиббса образова-
ния вещества? 

17. В каких единицах измеряются тепловой эффект, энтальпия, 
энтропия и энергия Гиббса? 

18. Изменение какой величины (энтальпии или энтропии) ока-
зывает наибольшее влияние на направление реакции при очень вы-
соких температурах? При очень низких температурах? 

19. Можно ли приближенно оценить знак SΔ  реакций, протека-
ющих с участием газообразных веществ? 

20. Почему  ΔG называют свободной энергией Гиббса или хи-
мической энергией, а произведение ТΔS – cвязанной энергией? 

21. Определите 0HΔ  реакции ( ) ( ) ( )твг2тв 2FeOO2Fe →+  и 

( )тв
0
обрFeOHΔ , используя следующие термодинамические уравне-

ния:  

( ) ( ) ( )тв32г2тв OFeO5,12Fe →+ , кДж2,8210 −=ΔH  

( ) ( ) ( )тв32г2тв OFeO5,02FeO →+ , кДж4,2920 −=ΔH  

     22. Рассчитайте ( )тв2
0
обр UOHΔ , используя следующие термоди-

намические уравнения: 

( ) ( ) ( )тв83г2тв OU4O3U →+ , кДж8,35740 −=ΔH  

( ) ( ) ( )тв83г2тв2 OUO3UO →+ , кДж1,3200 −=ΔH  

     23. Рассчитайте 0HΔ  реакции, если стандартные энтальпии об-
разования 4UF  и 2CaF  соответственно равны –1910,4;         
–1220,9 кДж/моль:   

( ) ( ) ( ) ( )тв2твтвтв4 2CaFU2CaUF +→+  

     24. Рассчитайте 0HΔ  реакции ( ) ( ) ( ) ( )гтв4г2тв6 2HFUFHUF +→+ , 

если стандартные энтальпии образования HF,UF,UF 46  соответ-
ственно равны –2188,2; –1910,4;     – 273,3 кДж/моль:     

25. Определите 0HΔ  реакции восстановления металлического 
циркония из ( )тв4ZrCl  металлическим магнием, если 

( ) кДж/моль8,979ZrCl тв4
0
обр −=ΔH ; кДж/моль8,644MgCl2

0
обр −=ΔH . 
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     26. Рассчитайте теплоту сгорания этилена при p = const, если 
стандартные энтальпии образования ( )г2CO , H2O(ж) и ( )г42HС  соот-

ветственно равны       – 393,5 ; – 285,8 и 52,3 кДж/моль.  
     27. Рассчитайте тепловой эффект реакции восстановления ме-
таллического железа из 32OFe  металлическим алюминием, если 

стандартные энтальпии образования 32OFe (тв) и ( )тв32OAl  равны 

соответственно  – 821,3 и – 1675,7 кДж/моль.  
     28. Рассчитайте теплоту испарения испHΔ  воды при C°25 , если 

стандартные энтальпии образования воды и водяного пара равны 
соответственно – 285,8 и – 241,8 кДж/моль.  
      29. Вычислите тепловой эффект реакции восстановления ме-
таллического железа из оксида железа водородом, пользуясь сле-
дующими данными: 

( ) ( ) ( ) ( )г2твгтв COFeCOFeO +→+ , кДж2,130
1 −=ΔH  

( ) ( ) ( )г2г2г COO5,0CO →+ ,  кДж0,2830
2 −=ΔH  

(г22(г(2(г ОНО5,0Н =+ ,  кДж8,2410
3 −=ΔH  

     30. Вычислите энтальпию образования ( )тв3MgCO  из ( )твMgO  и 

( )г2CO , пользуясь следующими данными: 

)г(2)г(2(гграфит) СООС →+ ,           кДж;393,51 −=ΔH  

( ) ( ) ( )твг2тв MgOO5,0Mg →+ ,                       кДж7,6010
2 −=ΔH  

( ) ( ) ( ) ( )тв3г2графиттв MgCOO5,1СMg →++  , кДж0,11130
3 =ΔH  

     31. Определите 0HΔ  реакций, протекающих в растворе при      
25 oC: 

a) ( ) ( ) ( ) O4H2NONO3Cu8HNO3Cu 2г233тв ++→+  

б) ( ) ( ) O2HClMnCl4HClMnO 2г22тв2 ++→+  

Необходимые данные возьмите из справочника [9]. 
     32. Тринитротолуол может спокойно гореть, но может и разла-
гаться со взрывом. 

а) горение: 

( ) ( ) ( ) ( )г2(г2г2г2тв3667 N5,1O3H7CO5,5ONOHC ++→+  
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б) взрыв (реакция разложения с очень большой скоростью): 

( ) ( ) ( ) ( )графит2(гг2г2тв3667 4C3HN5,13CONOHC +++=  

Определите, не проводя расчетов, в каком процессе выделяется 
большее количество теплоты. 

      33. Укажите знак 0SΔ  реакций: 

( ) ( )тв2

t

)г(2тв MgClClMg
o

→+  

( ) ( ) ( )г2г2

t

г2 O5,0HOH
o

+→  

( ) ( ) ( ) ( ) ( )гг3

t

г2графиттв32 3CO2AlCl3Cl3СOAl
o

+→++  

( ) ( ) ( )тв3г2тв CaOCOCaO →+  

34. Взаимодействие монооксида углерода с водородом в зави-
симости от условий может протекать с образованием различных 
продуктов: 

1) ( ) ( ) ( ) ( )ж2графитг2г OHCHCO +→+  

2) ( ) ( ) ( )ж3г2г OHCH2HCO →+  

3) ( ) ( ) ( )ж3г2г COOHCH2H2CO →+  

Рассчитайте изменение энергии Гиббса для всех трех реакций 
при 600 К и определите, какие продукты можно получить при этой 
температуре. Необходимые данные возьмите из справочника [9].  

35. Термическое разложение ( ) ( )тв23NOCa  происходит по реак-

ции ( ) ( )тв23NOCa ←→ ( ) ( ) ( )г2гтв O232NOCaO ++ . Оцените темпера-

туру разложения ( ) ( )тв23NOCa . Необходимые данные возьмите из 

справочника [9].  
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2. ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ 
 

Реакции, которые одновременно протекают в двух противопо-
ложных направлениях, называются обратимыми. Для таких реак-
ций характерно состояние химического равновесия. В состоянии 
равновесия скорость, с которой реагенты образуют продукты (пря-
мая реакция), становится равной скорости, с которой продукты об-
разуют исходные реагенты (обратная реакция). При химическом 
равновесии концентрации реагирующих веществ во времени не 
изменяются, соотношение равновесных концентраций также по-
стоянно. 

Условия равновесия (химического, фазового) наиболее про-
стым и универсальным способом выражаются через химические 
потенциалы μ . Если в уравнении  1.15 принять р, Т = const, то по-

лучим dGp,T =Σμi dνi . Для равновесия dGp,T = 0 и Σμi dνi = 0.   
Следовательно, для любой равновесной химической реакции  

Σμi νi (продукты)  –  Σμj νj(исх. в-в) = 0 –  
 условие химического равновесия.

  (2.1) 
 

В равновесной гетерогенной системе химический потенциал 
каждого из компонентов во всех фазах одинаков: 

 

=== фаза3)(фаза2)(фаза1)( iii μμμ …– 

  условие фазового равновесия.

  (2.2) 
 

В равновесной гомогенной системе химические потенциалы 
любого из компонентов во всех точках одинаковы. 
 
 

2.1. Константа химического равновесия 
 

Рассмотрим равновесную реакцию общего вида (1.4) и запишем 
для нее условие химического равновесия (2.1): 

ВА ВА νν + ←→ DС DννС +                               (2.3) 

0BBAADDCC =−−+ μνμνμνμν                                         
Это условие применимо к любым химическим реакциям, неза-

висимо от того, находятся ли реагирующие вещества в твердом, 
жидком или газообразном состоянии. Если реакция протекает в 
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растворе, то химические потенциалы каждого из компонентов 
можно выразить через активность (1.20): 

0lnln
lnln

BB
0
BBAA

0
AA

DD
0
DDCC

0
CC

=−−−−
−+++

aRTνμνaRTνμν
aRTνμνaRTνμν  

Выделив постоянные )(μi
0  и переменные )a(RT iln  члены 

уравнения, получим 

BA

DC

ν
B

ν
A

ν
D

ν
C0

DD
0
CC

0
BB

0
AA ln

aa

aa
RTμνμνμνμν =−−+  

или 

BA

DC

ν
B

ν
A

ν
D

ν
C

0
DD

0
CC

0
BB

0
AA ln

aa

aa

RT

μνμνμνμν =−−+
 

Так как левая часть равенства при Т = const является постоян-
ной величиной, то 

BA

DC

ν
B

ν
A

ν
D

ν
C

0
DD

0
CC

0
BB

0
AAexp

aa

aa

RT

μνμνμνμν
Ka =







 −−+
= , 

BA

DC

ν
B

ν
A

ν
D

ν
C

aa

aa
Ka = = const, (2.4) 

где aK – термодинамическая константа равновесия, выражен-
ная через активности исходных реагентов и продуктов реакции при 
равновесии. Выражение константы равновесия имеет название за-
кона действующих масс (ЗДМ) для химического равновесия. 

Из вывода следует, что величина константы равновесия зависит 
только от температуры и природы реагирующих веществ, от их 
термодинамических характеристик. Константа равновесия не зави-
сит от концетрационных факторов (активностей, концентраций, 
парциальных давлений). Под действием внешних условий  равно-
весные активности ( концентрации, давления) компонентов систе-
мы могут меняться. Однако их соотношение, т.е. константа равно-
весия, всегда остается постоянной при постоянной температуре.  

Константу равновесия реакции, протекающей в растворе, мож-
но выразить не только через активности, но и через равновесные 
концентрации компонентов (молярную – iС , моляльную – 

imС , 

мольную долю – iХ ), например: 
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BA

DC

ν
B

ν
A

ν
D

ν
C

С
СС

СС
K =  , (2.5) 

где СK  – концентрационная константа равновесия, выраженная 
через молярные концентрации. 

Однако следует помнить, что концентрационная и термодина-
мическая константы равновесия, как правило, не равны между со-
бой )( СKKa ≠ , так как в общем случае активности компонентов не 
равны их концентрациям. Исключение составляют предельно раз-
бавленные растворы, т.е. растворы с чрезвычайно малой концен-
трацией компонентов )0( →iС . В таких растворах коэффициенты 

активности равны единице и, следовательно, Сa = , а СKК a = . 
Связь между концентрационной и термодинамической константа-
ми равновесия осуществляется через дополнительный множитель 
из коэффициентов активности: 

BA

DC

ν
B

ν
A

ν
D

ν
C

С
yy

yy
KKa = .  

 
По величине константы равновесия можно судить о степени 

протекания реакции. При 1K >>  реакция смещена вправо (в сторо-
ну продуктов), при 1K <<  реакция в прямом направлении практи-
чески не протекает, система содержит в основном исходные веще-
ства. По константе равновесия можно вычислить концентрации 
веществ при равновесии. Математические выражения и размер-
ность констант равновесия определяются уравнениями конкретных 
процессов. 

 
 

2.2. Гомогенные процессы 
 

Газовые реакции. Константу равновесия реакций в газовой фа-
зе можно выразить через равновесные парциальные давления ком-
понентов )( ip  и через равновесные концентрации ),( ii ХС . Напри-
мер, для газофазной реакции (2.3) 
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BA

DC

ν
B

ν
A

ν
D

ν
C

pp

pp
K p = ,                                 (2.6) 

 

BA

DC

ν
B

ν
A

ν
D

ν
C

ХХ

ХХ
K Х = ,

BA

DC

ν
B

ν
A

ν
D

ν
C

С
СС

СС
K = , 

где ХСp ,, KKK  – концентрационные константы равновесия, вы-

раженные через равновесные парциальные давления, молярные 
концентрации  и мольные доли компонентов. В общем случае ве-
личины ХСp ,, KKK  для одной и той же реакции не равны между 

собой. 
Упражнение 2.1. Смесь газообразных водорода и азота ввели в 

реакционный сосуд. После установления равновесия при темпера-
туре 472 °С содержание реагентов в системе было следующее: 
0,1207 моль/л 2H ; 0,0402 моль/л 2N  и 0,00272 моль/л 3NH . Вы-

числите по этим данным константу равновесия CK  и pK  реакции 

( ) ( )г2г2 3HN +   ←→  ( )г32NH  

Решение.  
Запишем для заданной реакции синтеза аммиака выражения 

константы равновесия через равновесные парциальные давления 
или равновесные молярные концентрации компонентов 

[ ] [ ] [ ]( )223 H,N,NH : 

;
3
HN

2
NH

р

22

3

pp

p
К =  

[ ]
[ ][ ]3

22

2
3

C
HN

NH
K = . 

Константы CK  и рK  для газовой реакции связаны между собой 

соотношением 

( ) νΔ= RTKK Ср , (2.7) 

где R  – универсальная газовая постоянная.  
      В реакции из четырех молей газообразных реагентов 

( ) ( )( )г2г2 3H1N +  образуется два моля газообразных продуктов 

( )( )г32NH . Следовательно, 242 −=−=Δν . Используя исходные 

данные по равновесным концентрациям и температуре         
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(Т=472 °С +273 = 745 К), а также соотношение констант (2.7), рас-
считаем CK  и рK : 

( )
( )

22
3

2

C мольл0,105
0,12070,0402

0,00272 −⋅=
⋅

=K  

( ) 252
р атм102,857450,08210,105 −−− ⋅=⋅⋅=K  

Упражнение 2.2. При температуре T  в реакционном сосуде 

протекает равновесная реакция ( ) ( ) ( ) ( )г3гг2г2 SONONOSO +←→+ . 

Равновесная смесь газов содержит 0,2 моль/л 3SO , 0,4 моль/л 

NO , 0,1 моль/л 2NO  и 0,2 моль/л 2SO . В эту систему вводится 

дополнительно 0,3 моль/л 2NO . Определите CK , рK  и новые рав-

новесные концентрации реагентов. 
Решение. 

[ ][ ]
[ ][ ] 4

1,02,0

2,04,0

NOSO

SONO

22

3
С =

⋅
⋅==K ;  Cр KK = ,  

так как 0=Δν .  
      Поскольку константа равновесия при фиксированной темпера-
туре остается постоянной, очевидно, что концентрации NO  и 3SO  

должны повыситься, а концентрации 2NO  и 2SO  понизиться. Обо-

значим через x  дополнительное количество NO , которое образо-
валось в системе в результате смещения равновесия. Выразим но-
вые равновесные концентрации через x  и старые равновесные 
концентрации и подставим в выражение для константы равновесия: 
 

( ) ( ) ( ) ( )
xxxx ++−+−

+←→+
0,2

г3
0,4

г
0,30,1

г2
0,2

г2 SONONOSO  

 

                 Новые равновесные 
Концентрации 

( )( )
( )( )xx

xx
K

−−
++=

4,02,0

2,04,0
. 

Решение данного уравнения дает 088,0=x . Таким образом, но-
вые равновесные концентрации оказываются следующими: 

[ ] моль/л0,488NO =  [ ] моль/л0,288SO3 =  
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[ ] моль/л0,112SO2 =  [ ] моль/л0,312NO2 =  

Упражнение 2.3. Реакция ( ) ( )г2г42 2NOON =  при температуре T  

имеет 1C =K . Вычислите равновесные концентрации 42ON  и 

2NO , суммарное число молей при равновесии, а также степень 

превращения 42ON  в 2NO , если перед реакцией в сосуд объемом 

один литр поместили 6 молей 42ON . 
Решение.  
Обозначим через x  количество молей 42ON , прореагировав-

ших к моменту равновесия, тогда равновесные концентрации 

42ON  и 2NO  будут: [ ] [ ] xx 2NO,6ON 242 =−= ,так как по уравне-

нию реакции каждый моль 42ON  приводит к образованию двух 

молей 2NO : 

[ ]
[ ]

( )
1=

 -6

2
=

ON

NO
=

2

42

2
2

C x

x
K . 

Решение данного уравнения дает моль/л1,1=x . Таким обра-
зом, равновесные концентрации будут следующими: 
[ ] моль/л,4,9ON 42 = [ ] моль/л2,2NO2 = . Объем реакционного со-
суда один литр, следовательно, суммарное число молей при равно-
весии равно 7,1. Степень превращения 42ON  в 2NO  находится как 

отношение числа превращенных молей 42ON  к исходному числу 

молей 42ON : 

степень превращения %3,18100
6

1,1
100

6
=⋅=⋅= x

. 

 
Равновесие диссоциации воды. Вода представляет собой сла-

бый электролит. Процесс диссоциации воды протекает обратимо: 
Н2О(ж) ←→  Н+ + ОН−. Этот равновесный процесс характеризуется 
константой равновесия, называемой  константой ионного произве-
дения воды (КВ): 

=aK
)ж(OH

OHH

2

-

а

аа ⋅+
= КВ = +H

a ⋅ -OH
a  , так как )ж(OH2

a =1.            (2.8) 
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Константа ионного произведения воды может быть выражена и 
через концентрации ионов: 

)ж(OH

OHH
C

2

-

C

CC
K

⋅
=

+
, так как концентрация воды в воде есть величина 

постоянная, то эта величина объединяется с концентрационной 
константой и дает константу ионного произведения воды:  

КВ = КС ⋅ )ж(OH2
C = +H

C ⋅ -OH
C                           (2.9) 

 Константа ионного произведения воды свидетельствует о том,  
что не только для воды, но и для водных растворов солей, кислот и 
оснований произведение концентраций ионов Н+ и ионов ОН− есть 
постоянная величина при постоянной температуре. Эксперимен-
тально установлено, что при 22 °С константа ионного произведе-
ния воды равна  10-14  (КВ = 10-14). 

Если прологарифмировать выражение (2.8) или (2.9), то полу-
чим связь водородного (рН) и гидроксильного (рОН) показателей 
для воды и водных растворов: 

рН + рОН = 14,  где  рН= – lg +H
C ;     рОН = – lg −OH

C  

Реакции в растворе. Обратимые реакции, протекающие в рас-
творе, записываются в сокращенной ионно-молекулярной  форме и 
для ионно-молекулярной формы составляется выражение констан-
ты равновесия через активности или концентрации:  
2CH3COONa (р-р) + H2SO4 (р-р) ←→ Na2SO4 (р-р) + 2 CH3COOH(р-р) 

2H+
(р-р)   +   2CH3COO−

(р-р)  ←→    2CH3COOH(р-р) 

2

СОOСН

2
H

2
)р-СОOН(рСH

C

3
+

3

-СС

C
K

⋅
= ,     

2

СОOСН

2
H

2
)р-СОOН(рСH

C

3
+

3

-СС

C
K

⋅
=  

 
 

2.3. Гетерогенные процессы 
 

Если реакция (2.3) является гетерогенной (компоненты нахо-
дятся в разных фазах), то активности чистых твердых и жидких 
веществ не входят в выражение для константы равновесия, так как 
величины их активностей принимаются равными единице. 
Например: 
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,BrHgBr2Hg )тв(22р)2(р)ж( ←→+ −  

р)2(рр)2(р)Ж(

)тв(22

BrBr
2
Hg

BrHg 1

−−

=
⋅

=
aaa

a
Ka , 

так как 
( )

1
жHg =a  и 1

)тв(22BrHg =a . 

Упражнение 2.4. Напишите выражение для константы равнове-
сия каждой из следующих реакций: 

1. )г(2)тв()г2тв)( OHZnHZnO +←→+ (  

2. ( ) ( ) ( )г2г2г2)г(3 O6H2N3O4NH +←→+  

3. ( ) ( ) ( )г2г2тв34 O2HONNONH +←→  

4. ( ) ( ) ( ) ( )
−

−
+

−− +←→+ рррр4ж2рр3 OHNHOHNH  

5. ( ) ( ) ( ) ( )тв
2

рр
2

рртв CuZnCuZn +←→+ +
−

+
−  

В каждом случае укажите, является реакция гомогенной или 
гетерогенной. 

Решение.  

     1. Реакция )г(2)тв()г(2)тв( OHZnHZnO +←→+ – гетерогенная. Так 

как принимаем а(ZnOтв) = 1 и а(Znтв) = 1,  а р(ZnOтв) = const и 
р(Znтв) = const, то  их парциальные равновесные давления уже вхо-
дят в величину константы равновесия 

2

2

H

OH

р р

р
К =  

    2. Реакция ( ) ( ) ( )г2г2г2)г(3 O6H2N3O4NH +←→+  – гомогенная 

газовая реакция:  

3
O

4
NH

6
OH

2
N

23

22

pp

pp
K p ⋅

⋅
=  
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      3. Реакция ( ) ( ) ( )г2г2тв34 O2HONNONH +←→  – гетерогенная. 

Так как )тв(NONH 34
a = 1, а тв)(NONH 34

р  = const, то  его парциальное 

равновесное давление уже входит в величину константы рав-
новесия: 

ON
2

OHp 22
ppK ⋅=  

    4. Реакция ( ) ( ) ( ) ( )
−

−
+

−− +←→+ рррр4ж2рр3 OHNHOHNH  – гомогенная. 

Так как состояние воды в условии задачи принимается за состояние 
чистого жидкого вещества H2О(ж) (реакция протекает в разбавлен-
ном растворе, растворенных компонентов мало, а растворителя 
много), то 

)ж(2OHa = 1;  OH2
С = const: 

3

4

NH

OHOHNH

a

aa
Ka

−⋅
=  или 

3

4

NH

OHOHNH

С

СС
KС

−⋅
=  

     5. Реакция ( ) ( ) ( ) ( )тв
2

рр
2

рртв CuZnCuZn +←→+ +
−

+
−   – гетерогенная. Так 

как принимаем 
)тв(Zna = 1 и 

)тв(Сua = 1, то 

+

+=
2

2

Cu

Zn

a

a
Ka  или 

+

+=
2

2

Cu

Zn

C

C
KC  

 
 Процессы растворения малорастворимых веществ. Произ-

ведение растворимости (ПР). Малорастворимые и так называе-
мые нерастворимые соли (абсолютно нерастворимых веществ не 
бывает) ограниченно растворимы, но то небольшое количество ве-
щества, которое растворяется, нацело диссоциирует на ионы. В 
насыщенных растворах устанавливается гетерогенное равновесие 
между нерастворившимся веществом  и ионами, например: 

PbI2(тв)   ←→   -
р)-(р

2
р)-(р I2Pb ++  

Термодинамическая константа этого равновесия называется 
произведением растворимости (ПР). 
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)тв(2PbI

2
-

р)-(рI2
p)-(pPb

a

aa
Ka

⋅+

=  = ПР = 2
-

р)-(рI

2
р)-(рPb aa ⋅+ , 

учитывая, что 1)тв(2PbI =a . 

Так как насыщенный раствор труднорастворимого вещества 
является предельно разбавленным (Сi→0), то активность ионов 
можно приравнять к концентрациям, а произведение растворимо-
сти может быть выражено и через концентрации ионов.  

Произведение растворимости – это произведение активно-
стей или концентраций ионов труднорастворимого вещества в 
насыщенном растворе, взятых в степенях, равных соответ-
ствующим стехиометрическим индексам.  

Для вещества AnBm(тв) ⎯⎯⎯⎯⎯ ⎯← ⎯⎯⎯⎯ →⎯
ациякристаллиз

ерастворени
nAm+  +  mBn- 

=ПР
m
B

n
A nm −+ ⋅aa                                    (2.10) 

Произведение растворимости является постоянной величиной 
при постоянной температуре. По величине ПР можно рассчитать 

растворимость вещества ( C
~

) и концентрации его ионов в насы-
щенном растворе. Растворимость труднорастворимого веще-

ства ( C
~

) – это его концентрация в насыщенном растворе. 
Насыщенный раствор – раствор, содержащий максимальное коли-

чество растворенного вещества ( C
~

) при данной температуре и 
находящийся в динамическом равновесии с нерастворившимся ве-
ществом.   

Упражнение 2.5. Определите растворимость соли PbI2  и кон-
центрации ионов Pb2+ и  I− в насыщенном растворе, если 

2PbIПР = 

= 1,1⋅10−9. 
Решение.  

Если C
~

 – это количество PbI2, которое растворяется, то оно же 
полностью диссоциирует на ионы, так как растворившаяся часть 
труднорастворимого вещества ведет себя как сильный электролит. 
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В этом случае равновесные концентрации ионов соли: -I
C =2 C

~
 и 

+2Pb
C = C

~
.  

Запишем уравнение гетерогенного равновесия, которое уста-
навливается в насыщенном растворе соли PbI2, и выразим через 

растворимость ( C
~

) равновесные концентрации ионов +2Pb
C  и  

-I
C : 

                        PbI2(тв)   ←→   -
р)-(р

2
р)-(р I2Pb ++

 

Равновесные концен-  
трации ионов, моль/л:                          C

~            2 C
~  

Тогда  
2PbIПР = +2Pb

C ⋅ 2
I-C = C

~ ⋅(2 C
~

)2 = 4 C
~ 3. Отсюда раствори-

мость и концентрации ионов соли в насыщенном растворе – 

C
~

= 3 PbI 4ПР
2

= 3 -9 4101,1⋅ =6,5⋅10−4 моль/л; 

+2Pb
C = C

~
= 6,5⋅10−4 моль/л;    -I

C =2 C
~

=1,3⋅10−3 моль/л. 

Упражнение 2.6. Если металлическую медь опустить в насы-
щенный водный раствор бромида серебра, то произойдет реакция 

( ) ( )растворнасыщенный
)тв(

растворнасыщенный
)тв( CuBrAgAgBrCu +←→+  

Напишите выражение для константы равновесия.  
Решение.  
Растворившаяся часть AgBr в насыщенном растворе находится 

в виде ионов Ag+ и Br−, образовавшаяся труднорастворимая соль 
CuBr в насыщенном растворе также находится в виде ионов Cu+ и 
Br−. В этом случае уравнение процесса можно записать следующим 
образом: 








−+








−+ ++←→++
CuBrрастворе

насыщенномв
)тв(

AgBrрастворе
насыщенномв

)тв( BrCuAgBrAgCu  

 
Запишем для данного процесса выражение константы равнове-

сия: 



 53

-

-

BrAg

BrCu

+

+

aa

aa
K

⋅
⋅

= ≅
-

-

BrAg

BrCu

+

+

СС

СС

⋅
⋅

 

Произведение концентраций ионов малорастворимых соедине-
ний для насыщенных растворов является постоянной величиной и 
равно произведению растворимости ПР. В таком случае константа 
равновесия процесса равна отношению ПРCuBr  и ПРAgBr: 

AgBr

CuBr

ПР

ПР
K =  

Процессы распределения вещества между фазами. Если ка-
кое-либо вещество распределяется между двумя соприкасающими-
ся, но несмешивающимися фазами, то при данной температуре от-
ношение активностей этого вещества в одной и в другой фазах 
является величиной постоянной, не зависящей от общего коли-
чества распределяемого вещества. Эта постоянная величина 
называется константой распределения, распрK .  

Рассмотрим в общем виде процесс распределения вещества 
(неэлектролита) между водной и органической фазами A ←→ A , где 
черта над символом здесь и далее обозначает принадлежность ком-
понента или его свойства к органической фазе.  Для такого процес-
са справедливо условие фазового равновесия (2.2): 

AA μμ =  или A
0
AA

0
A lnln aRTμaRTμ +=+ . 

Отсюда для любого вещества, распределяемого между фазами, 

constlnln распр
00 ===− KRT

a

a
RTμμ , 

где распрK = 
а

а
  – термодинамическая константа распределения. 

        Если распределяемое вещество в обеих фазах находится в мо-
лекулярной форме, то константу распределения можно записать 
следующим образом: 

y

y
D

Сy

yС

a

a
K ===распр (2.11) 
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В случае разбавленных растворов, когда 1== yy , выполняется 
предельный закон Бертло – Нернста, т.е. коэффициент распреде-
ления (D) не зависит от концентрации компонентов: 

С

С
D = (2.12) 

Равновесие распределения веществ между различными фазами 
лежит в основе жидкостной экстракции, с помощью которой мож-
но проводить разделение и извлечение различных веществ, в том 
числе благородных, редкоземельных и радиоактивных элементов. 

Упражнение 2.7. Коэффициент распределения йода между во-
дой и четыреххлористым углеродом равен 100. Какая доля исход-
ного количества йода останется в водной фазе, если к 100 см3 вод-
ного раствора йода прилить 10 см3 четыреххлористого углерода? 
Какая доля йода перейдет (экстрагируется) в органическую фазу в 
результате четырехкратной экстракции? 

Решение.  
Общее число молей йода в системе не меняется при распреде-

лении его между водой и четыреххлористым углеродом. Это усло-
вие выражается уравнением материального баланса: 

110 CVVCVC += , (2.13) 
 
где V  и V  – объем водной и органической фаз при экстракции;   

0C  – начальная концентрация йода в водном растворе; 1C  и 1С  – 
концентрация йода в водной и органической фазах после первой 
экстракции (индекс означает число экстракций). 

Концентрацию йода в водной фазе после первой экстракции 
определяем из уравнения материального баланса (2.13), исключив 

1C  с помощью уравнения (2.12): 

( )VVD
C

C
+

=
1

0
1 . 

Отсюда доля йода, оставшегося в водной фазе, после первой 
экстракции 

( ) 11

1

1,01011

1

1

1
2

0

1 =
⋅⋅+

=
+

=
VVDC

C
. 
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Одна одиннадцатая часть исходного количества йода останется 
в водной фазе, другие десять одиннадцатых экстрагируются в че-
тыреххлористый углерод. Если водный раствор после первой экс-
тракции отделить от органической фазы и добавить новую порцию 
четыреххлористого углерода (10 см3 ), то после повторной экстрак-
ции концентрация оставшегося йода в водной фазе 

( ) ( )[ ]2
01

2
11 VVD

C

VVD

C
C

+
=

+
= , 

а после проведения l  экстракций 

( )[ ]ll
VVD

C
C

+
=

1
0 . (2.14) 

 
Можно показать, что доля йода, оставшегося в водной фазе, по-

сле четырехкратной экстракции ( )04 CC  будет 

( )[ ] ( ) 7
11

1

1

1
44

0

4 ==
+

=
VVDC

C ⋅ 510 - , 

 доля йода, перешедшего в четыреххлористый углерод,         

1 – 1
0

4 =
C
C

– 99993,0107 5- =⋅ или 99,993%. 

Упражнение 2.8. Сколько экстракций потребуется для умень-
шения исходной концентрации йода в водной фазе на 0,1%? (Усло-
вия экстракции те же, что и в упражнении 2.7.) 

Решение.  
Логарифмируя уравнение (2.14), выразим число экстракций: 

( )
( )[ ]VVD
CC

l l

+
=

1lg
lg 0 . 

 

По условию %1,00 =CCl  или 3
0 101⋅=lCC , а численное зна-

чение выражения ( )VVD+1  определено в упражнении 2.7: 

( ) 111 =+ VVD , отсюда 
( )

( ) 88,2
041,1

3

11lg

101lg 3

==⋅=l . 
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Число экстракций не может быть дробным. Полученный ре-
зультат означает, что двух экстракций недостаточно. Чтобы до-
биться заданного результата, нужно провести три экстракции. 
 
 

2.4. Факторы, влияющие на равновесие. 
Принцип Ле Шателье 

 
Состояние равновесия можно нарушить, изменяя условия, в ко-

торых находится равновесная система (давление, концентрация, 
объем, температура). В результате воздействия равновесие смеща-
ется до тех пор, пока не установится новое равновесие. Направле-
ние смещения равновесия можно определить, пользуясь принци-
пом Ле Шателье: если на равновесную систему оказывается 
внешнее воздействие, равновесие смещается в направлении 
ослабления эффекта внешнего воздействия. 

Смещение равновесия при изменении концентрации, давле-
ния. При увеличении концентрации или парциальных давлений 
исходных веществ равновесие смещается в сторону продуктов, т.е. 
вправо. При увеличении концентрации или парциальных давлений 
продуктов равновесие смещается в сторону исходных веществ, т.е. 
влево. Если в системе есть газообразные компоненты, то при по-
вышении общего давления равновесие смещается в ту сторону, где 
число молей газообразных веществ меньше.  

Через некоторое время после воздействия этих факторов си-
стема вновь приходит в равновесное состояние. При новом равно-
весии устанавливаются новые равновесные концентрации или пар-
циальные давления всех компонентов системы, однако численное 
значение константы равновесия остается прежним. 

Смещение равновесия при  изменении температуры. Повы-
шение или понижение температуры вызывает не только смещение 
равновесия, но и изменение численного значения константы равно-
весия. 

Влияние температуры на константу равновесия можно выра-
зить уравнением 

RT

H

dT

Kd 0ln Δ=  при const=p   
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или уравнением 

RT

U

dT

Kd 0ln Δ=  при const=V . 

Если в заданном интервале температур не меняются агрегатные 
состояния компонентов реакции, то тепловой эффект реакции 

( )00 UH ΔΔ  практически не зависит от температуры. Значит, эти 
уравнения можно проинтегрировать и получить зависимость кон-
станты равновесия от температуры: 

( )
21

12
0

1

2ln
TRT

TTH

K

K −Δ
=  или 

( )
21

12
0

1

2ln
TRT

TTU

K

K −Δ
= , (2.15) 

где 2K  и 1K  – константы равновесия при температурах 2T  и .1T  

Если изменение энтальпии в реакции 00 =ΔH  (или 00 =ΔU ), то 
константа равновесия не зависит от температуры и, соответствен-

но, чем больше значение ( )00 UH ΔΔ  реакции, тем сильнее влияние 
температуры на константу равновесия. Из уравнения (2.15) следу-

ет, что равновесие экзотермической реакции ( ( )00 UH ΔΔ <0) при 
повышении температуры смещается в сторону исходных веществ 

( 2K  < 1K ), а равновесие эндотермической реакции ( ( )00 UH ΔΔ >0)  

смещается в сторону продуктов ( 2K  > 1K ). 

Упражнение 2.9. Рассмотрим реакцию ( ) ( )г2г42 2NOON → , 

кДж0,580 =ΔH . В каком направлении должно смещаться ее рав-

новесие при: а) добавлении 42ON ; б) удалении 2NO , в) повыше-
нии давления; г) увеличении объема; д) понижении температуры? 

Решение.  
Для определения направления смещения равновесия восполь-

зуемся принципом Ле Шателье: 
а) после добавления 42ON  концентрация этого вещества 

должна уменьшаться, т.е. реакция должна сместиться в сторону 
образования большего количества продуктов или расходования ис-
ходных веществ (вправо); 

б) после удаления 2NO  в системе должно образоваться допол-

нительное количество 2NO , равновесие сместится вправо; 
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в) в системе установится равновесие, соответствующее мень-
шему объему (с меньшим числом молекул газообразных веществ), 
следовательно, реакция должна сместится влево; 

г) если увеличить объем системы, что означает понижение об-
щего давления, то система прореагирует на это повышением числа 
молекул газообразных веществ. Равновесие данной реакции при 
увеличении объема сместится вправо; 

д) реакция является эндотермической в прямом направлении 
( )0H >Δ .  При понижении температуры равновесие сместится вле-
во, так как при образовании дополнительного количества 42ON  
выделяется теплота. Численное значение константы равновесия 
при уменьшении  температуры уменьшится. 
 
 

2.5. Связь между изменением энергии Гиббса  
и константой равновесия 

 
Рассмотрим взаимосвязь энергии Гиббса с константой химиче-

ского равновесия. Для равновесной реакции (2.3)  

)(продуктовреакц  Δ=Δ ii GG ν –  Δ )( веществисходн.jj Gν . 

С учетом зависимости энергии Гиббса компонентов реакции от 

состава iii aRTGG ln0
обр, +Δ=Δ ,  получим 

BA

DC

ν
B

ν
A

ν
D

ν
C0

реакцреакц ln
aa

aa
RTGG +Δ=Δ . (2.16) 

Выражение (2.16) используется для расчета изменения энергии 
Гиббса реакции в нестандартных по составу условиях и определе-
ния направления процесса в этих условиях. 

Применяя условие химического равновесия ( )0реакц =ΔG  к 

уравнению (2.16), получим  

aKRTG ln0
реакц −=Δ . (2.17) 

Уравнение (2.17) называют уравнением стандартной изотермы 
химической реакции, оно имеет важное практическое значение, так 
как позволяет определить константу равновесия только по термо-
динамическим данным, не изучая химическое равновесие. 
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Упражнение 2.10.  Используя справочные термодинамические 

данные, рассчитайте константу равновесия реакции 

( ) ( ) ( )г3г2г2 2NH3HN ←→+  при 298 К. По значениям  0
реакцGΔ и aК  сде-

лайте вывод, какие вещества (исходные или продукты) преоблада-
ют в системе при стандартных условиях.  

Решение.  
Константу равновесия реакции определяем из уравнения стан-

дартной изотермы химической реакции (2.17):  

RT

G

eK

0
реакцΔ

−
= . 

Значение 0
реакцGΔ  рассчитываем по табличным данным о стан-

дартных 0
обрGΔ  компонентов процесса: 

( )( ) ( )( ) ( )( )г3
0
обрг2

0
обрг2

0
обр NH;0H;0N GGG Δ=Δ=Δ  = – кДж/моль16,66 , 

( )3
0
обр

0
реакц NH2 GG Δ=Δ – ( ) ( )[ ] ,NH3 2

0
обр2

0
обр GG Δ+Δ  

0
реакцGΔ  =  – 33,32 кДж, 

RT

G

eK

0
реакцΔ

−
=  = 298314,8

1032,33 3

⋅
⋅−−

e  = 44,13e  = 6,9⋅105. 

Так как 0
реакцGΔ < 0, а К >> 1, то в системе при стандартных 

условиях преобладают продукты. 
 

 
Вопросы и задачи для самоконтроля 
 

1. Сформулируйте условия химического равно-
весия с позиции термодинамики химических реак-
ций. 

2. Приведите примеры обратимых и необрати-
мых реакций. 

3. Перечислите факторы, влияющие на химическое равновесие. 
4. Чем отличается концентрационная константа равновесия от 

термодинамической? 
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5. Как связаны между собой константы равновесия CK  и рK  

для газовой реакции? 
6. Какую размерность имеет константа равновесия для реакции, 

протекающей: а) без изменения числа молей; б) с уменьшением 
числа молей на единицу; в) с увеличением числа молей на единицу. 

7. Каким образом по величине константы равновесия можно 
судить о степени превращения, концентрации веществ при 
.равновесии и направлении процесса? 

8. Почему изменение температуры в равновесной системе при-
водит к смещению равновесия? 

9. Как изменяется константа равновесия при увеличении тем-
пературы для экзотермической и эндотермической реакций? 

10. Влияет ли температура на равновесие реакций с 

00
реакц =ΔH ? 

11. Назовите факторы, позволяющие смещать равновесие, не 
изменяя константы равновесия. 

12. В какую сторону сместится равновесие реакции 

( )г2COCl ←→ ( ) ( ),Cl+CO г2г  если ввести в равновесную систему 

один моль инертного газа при: а) const;=V  б) const.=p  
13. Так как константа равновесия обратимой реакции K  не за-

висит от концентрации или давления реагентов, то каким образом 
на практике можно добиться более полного превращения реагентов 
в продукты при постоянной температуре? 

14. Какую размерность должны иметь значения констант рав-

новесия при расчете значений 0GΔ  по уравнению (2.17)? 
15. Как коэффициент распределения связан с концентрацией 

распределяемого вещества в фазах? 
16. Каким образом выгоднее проводить экстракцию вещества: 

большими порциями экстрагента с меньшим числом экстракций 
или малыми порциями, но с большим числом экстракций? 

17. Как повысить степень извлечения вещества из водной фазы 
в органическую при постоянной температуре? 

18. Каким образом можно изменить направление процесса на 
противоположное? 

19. Как образуются названия констант равновесия различных 
физико-химических процессов? Приведите примеры. 
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20. Приведите конкретные примеры, иллюстрирующие прин-
цип Ле Шателье. 

21. Чем различаются энергия Гиббса и химический потенциал? 
22. Что такое активность?  
23. В каком случае активность совпадает по величине с концен-

трацией? 

24. Константа равновесия реакции  

)г(2)г(2 O21SO + ←→  )г(3SO  равна 20,4 при 700 °С.   

Найдите СK  для реакции   )г(3SO ←→ )г(2)г(2 O21SO +  и для ре-

акции )г(2)г(2 O2SO + ←→  2 )г(3SO . 

25. Константа равновесия реакции ( ) ( )г2г2 BrI +  ←→  ( )г2IBr  при 

температуре 150 °С равна 280. Некоторое количество IBr  поме-
стили в закрытый сосуд и привели систему в равновесие. При рав-
новесии давление IBr  составляло 0,2 атм. Каковы парциальные 
давления ( )г2I  и ( )г2Br  в указанных условиях? 

26. При определенной температуре 2 моля 2COCl  в сосуде 

объемом 1 л диссоциировали на 50% с образованием CO  и 2Cl  по 

реакции ( )г2COCl  ←→  ( ) ( )г2г ClCO + . Сколько 2COCl  следует поме-

стить в данный сосуд, чтобы при той же температуре продиссоции-
ровало 25% всего количества 2COCl ? 

27. При давлении 10 атм и температуре 200 °С степень диссо-
циации газообразного аммиака составляет 96%. Определите рK  

реакции термической диссоциации аммиака 3NH ←→ 22 H5,10,5N + . 
28. Растворимость кофеина в воде при 289 К равна 13,5 г/л, а 

его растворимость в диэтиловом эфире 0,44 г/л. Найдите значение 
коэффициента распределения кофеина между водой и диэтиловым 
эфиром при 289 К. 

Сколько миллиграммов кофеина растворится в слое диэтилово-
го эфира после достижения равновесия при встряхивании 100 см3 
водного раствора, содержащего 10 мг кофеина, с 10 см3 диэтилово-
го эфира при Т = 289 К? Сколько миллиграммов кофеина останется 
в водном слое после трех таких экстракций? 

29. Растворимость желтого фосфора в воде при 283 К равна 
0,003 г/л. При той же температуре его растворимость в дисульфиде 
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углерода равна 8,8·103 г/л. Определите объем дисульфида углерода, 
необходимый для удаления 99,9% желтого фосфора, растворенного 
в 100 мл водного раствора, за одну экстракцию. 

30. Какое влияние на положение равновесия реакции 

( ) ( )г2тв COC + ←→ ( )г2CO , кДж8,119=ΔH окажет: а) добавление 

( )г2CO ; б) добавление ( )твС , в) подвод теплоты; г) сжатие системы; 

д) введение катализатора; е) удаление ( )гCO ? 

31. Как повлияют на численное значение константы равновесия 
экзотермической реакции следующие изменения: а) удаление реа-
гента; б) удаление продукта; в) повышение полного давления; г) 
понижение температуры? 

32. Вычислите 0
реакцGΔ  при 298 К и константу равновесия для 

реакции диссоциации OH2 : 

( )ж2OH  ←→  −+ + воднводн OHH  

Как связаны значения 0GΔ и константа равновесия с положени-
ем равновесия? 

33. Константа равновесия реакции 22 IH + ←→ 2HI  при 693 К 
равна 50. Будет ли происходить образование йодистого водорода 
при следующих концентрациях реагирующих веществ (моль/л): 

a) 2H2 − , 5I2 − , 10HI − ; 

б) 1,5H2 − , 0,25I2 − , 5HI − ; 

в) 1,0H2 − , 2,0I2 − , 10HI − . 

34. Концентрация иона +K  в плазме крови равна  5,0·10-3 М, а 
его концентрация в клеточной жидкости мышечных тканей 0,15 М. 
Плазма крови и клеточная жидкость разделяются полупроницае-
мыми мембранами, которые являются проницаемыми, в основном, 

для иона +K . Определите 0GΔ  процесса переноса 1 моля ионов 
+K  из плазмы крови в клеточную жидкость при температуре тела 

37 ºС. 
35. Раствор слабой кислоты HA  с концентрацией 0,10 моль/л 

имеет рН = 5,83 при 25 °С. Найдите 0GΔ  реакции диссоциации 
этой кислоты. 
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36. Температура реакции, стандартное изменение энтальпии и 
константа равновесия связаны следующим линейным уравнением: 

const.ln
0

+Δ−=
RT

H
K  

Объясните, как можно использовать это уравнение для опреде-
ления ,HΔ  располагая значениями констант равновесия при раз-
ных температурах. Выведите приведенное выше выражение с по-
мощью уравнения (2.17). 

37. Рассчитайте среднее изменение энтальпии в реакции 

( ) ( )г2г2 ON + ←→ ( )г2NO  по константам равновесия: 4
p 1008,4 −⋅=K  

при T  = 2000 К; 4
p 1036 ⋅=K  при T  = 2500 К. 

38. При какой температуре константа равновесия рK  реакции 

( )г2O  ←→ ( )г2O окажется равной единице? Зависимостью 0HΔ  от 

температуры можно пренебречь. Необходимые для расчета данные 
возьмите из справочника [9]. 
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3. ХИМИЧЕСКАЯ КИНЕТИКА 

 
Химическая термодинамика позволяет решить вопрос о прин-

ципиальной возможности или невозможности самопроизвольного 
протекания процесса, однако она не в состоянии ответить на во-
прос: какова скорость протекания реакции? Например, по уравне-
ниям  
  2O+2NO    → 22NO              0GΔ   =   – 157 кДж, (3.1) 

   22 O+2H    → O2H2              0GΔ   =  – 456 кДж, (3.2) 

казалось бы, можно сделать вывод о том, что реакции окисления 
оксида азота и водорода идут достаточно быстро. Действительно, 
обе эти реакции имеют большие отрицательные значения энергий 
Гиббса. В то же время известно, что реакция (3.1) идет практически 
мгновенно, тогда как в стандартных условиях скорость реакции 
(3.2) пренебрежимо мала. Скорость и механизм протекания хими-
ческих процессов, а также зависимость их от различных факторов 
изучает химическая кинетика. 
 
 

3.1.Скорость химической реакции 
 

Скорость химической реакции, как любого процесса, определя-
ется по тем изменениям, которые происходят за данный промежу-
ток времени. Скорость можно выразить через первую производную 
от концентрации любого участвующего в реакции вещества по 
времени. В силу того что вещества реагируют в стeхиометрических 
количествах,  для реакции (1.4) можно записать:    

τντντντ
υ

d

dC

d

dC

d

dC

d

dC

ν
D

D

C

C

B

B

A

A

1111 ==−=−=  

или       
[ ]

...
1

A
=−=

τ
υ

d

Ad

ν
,                           (3.3) 

где СА , СВ, … или [A], … – концентрации компонентов реакции;     
τ – время, νA, νB … – стехиометрические коэффициенты уравнения 
при данных компонентах.  
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Скорость химической реакции изменяется во времени, так как 
во времени непрерывно меняются количества реагирующих ве-
ществ. 

Скорость расходования реагентов  или образования продуктов 

можно выразить следующим образом: 
τ

υ
d

dCi
i ±= . 

Скорость реакции  – это изменение концентрации веществ 
(реагентов или продуктов) в единицу времени.  

Упражнение 3.1. Используя рис.3.1, определите скорость рас-
ходования 2NO  в моменты времени 0=τ  и 200=τ с для реакции 

( )г22NO  → ( ) ( ).O+2NO г2г  Как связана скорость расходования 

2NO  со скоростью образования NO  и O2 ? 
Решение.  
Скорость химической реакции в любой момент времени опре-

деляется тангенсом угла наклона касательной к кривой в соответ-
ствующий момент времени. Выполним расчеты, используя данные 
рис. 3.1. 

 

            Рис. 3.1. Зависимость концентрации 2NO  от времени 

 

 1) 0=τ с, υ = –
[ ] 52 100,5
NO -⋅=

τd

d
 моль/(л⋅с) 

          200=τ с, υ = –
[ ] 52 105,1
NO -⋅=

τd

d
 моль/(л⋅с) 
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     2) поскольку по реакции из каждых двух молей 2NO  образуют-

ся два моля NO  и один моль ,O2  то
[ ] [ ] [ ]

τττ d

d

d

d

d

d
- 22 O

2
NONO

==     

или )(O2=(NO)=)(NO 22 υυυ . 
     Упражнение 3.2.  Найдено, что скорость расходования озона в 
реакции ( )г32O → ( )г23O за некоторый промежуток времени равна 

3-100,9 ⋅  атм/с. Какова скорость образования 2O  за этот же про-
межуток времени? 

Решение.  
Воспользуемся соотношениями (3.3) и запишем: 

)O(υ
3

1
=)O(υ

2

1
23  или 

атм/с-1013,5-109
2

3
)(O

2

3
)O( 33

32 ⋅=⋅⋅=⋅= υυ  

Скорость реакции зависит от многих факторов: природы и кон-
центрации реагентов, давления и температуры, катализаторов и 
ряда других факторов, связанных с конкретными условиями прове-
дения реакции (среда, форма и материал сосуда, освещенность и 
т.д.). Большое влияние на скорость химической реакции оказывает 
физическое состояние исходных веществ и продуктов реакции.  

Если все компоненты реакционной системы находятся в одной 
фазе, то такие реакции называются гомогенными (газовые реакции, 
реакции в жидком растворе) и скорость их легче поддается матема-
тическому описанию. 

Если компоненты реакционной системы находятся в разных 
фазах, то такие реакции называются гетерогенными. Кинетика ге-
терогенных реакций более сложная, зависит от величины поверх-
ности раздела фаз. Гетерогенными являются, например, реакции 
между твердым веществом и жидкостью (растворение металла в 
кислоте), между твердым веществом и газом (окисление металлов), 
между несмешивающимися жидкостями (гидролиз жиров). 
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3.2. Зависимость скорости гомогенной химической  
реакции от концентрации 

 
Так как химические взаимодействия осуществляются, как пра-

вило, через столкновения, то частота столкновений, а соответ-
ственно, концентрация будут определять скорость реакции.  

Скорость реакции в каждый момент времени пропорцио-
нальна произведению концентраций реагирующих веществ, воз-
веденных в некоторую степень.  

Математическое уравнение, связывающее скорость с кон-
центрациями реагентов, называется уравнением скорости или 
кинетическим уравнением. 

Так, для реакции  (1.4) уравнение скорости или кинетическое 
уравнение может быть записано: 

BA
BA
nn CkC=υ   – 

уравнение скорости или кинетическое уравнение

     (3.4) 
 

Коэффициент пропорциональности k  в уравнении (3.4) назы-
вается константой скорости реакции; υ=k  при .1== BA CC  Кон-
станта скорости зависит от тех же факторов, что и скорость, за ис-
ключением изменения концентрации реагирующих частиц. Чис-
ленное значение константы скорости зависит от выбора единиц 
времени и концентрации. Размерность ее определяется уравнением 
скорости, т.е. зависит от порядка реакции. 

Порядок реакции – показатель степени при концентрации в 
уравнении скорости реакции: BA nnn += , где n  – общий порядок 

реакции, An  и Bn  – частные порядки по соответствующим реа-
гентам. Порядок реакции может принимать различные значения: 0, 
1, 2, 3, дробное и даже отрицательное. Порядок реакции является 
чисто эмпирической величиной. Следовательно, уравнение скоро-
сти или кинетическое уравнение каждой химической реакции 
необходимо определять экспериментально, его нельзя предсказать 
по виду химического уравнения, необходимо знать механизм реак-
ции. Исключение составляют элементарные, простые по механизму 
реакции, протекающие в одну стадию. 
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Если реакция (1.4) представляет собой элементарную реакцию, 
то ;νAA =n  BB ν=n  и кинетическое уравнение вытекает из сте-
хиометрического уравнения: 

BA ν
B

ν
Aυ CkC=  – 

уравнение скорости для элементарной реакции.

(3.5) 
 

Уравнение скорости для элементарной реакции получило 
название закона действующих масс в кинетике (ЗДМ кинетики). 
Уравнение скорости позволяет легко определять концентрации ис-
ходных веществ или продуктов в любой момент времени, а также 
время, необходимое для определенной степени превращения реа-
гентов. 

Упражнение 3.3. Кинетическое уравнение реакции     

( ) ( )
-
водн2водн

+
4 2NO+2NH → ( ) ( )ж2г2 O4H+2N  

имеет вид +=
4NH

kCυ ⋅ −
2NO

C . Укажите порядок реакции по +
4NH  и 

-
2NO  и общий порядок реакции. 
Решение.  
Из кинетического уравнения вытекает, что приведенная реак-

ция является реакцией первого порядка по +
4NH  и -

2NO . Общий 
порядок реакции равен двум. 

Упражнение 3.4. Гипотетическая реакция протекает по уравне-
нию C+B+A → D+F . Установлено, что при увеличении концен-
трации вещества A  в 2 раза скорость реакции не меняется, при 
увеличении концентрации вещества B  в 2 раза скорость реакции 
возрастает в 4 раза, при увеличении концентрации вещества C  в 3 
раза скорость реакции возрастает в 3 раза. Напишите уравнение 
скорости этой реакции. Каков порядок этой реакции по каждому из 
реагентов ( )CB,A,  и ее общий порядок? 

Решение.  
Скорость данной реакции не зависит от концентрации вещества 

A , следовательно, порядок по этому веществу равен нулю. Ско-
рость реакции зависит от концентрации вещества С в первой сте-
пени, а вещества В – во второй степени, следовательно, порядок 
реакции по реагенту С равен единице, а по реагенту В – двум. Об-
щий порядок реакции равен трем. 
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Уравнение скорости реакции: 
0
АkC=υ ⋅ 2

ВС ⋅ 1
СС  =k 2

ВС ⋅ СС . 
 
 

3.3. Уравнение скорости для реакции первого порядка. 
Период полупревращения (полураспада) 

 
Рассмотрим реакцию первого порядка общего вида: A→B. Обо-

значим начальную концентрацию вещества A через C0 , а текущую 
концентрацию вещества A через C. Уравнение скорости (3.5) для 
реакции первого порядка в дифференциальной форме имеет вид: 

=υ  – kC
d

dC =
τ

. (3.6) 

 Разделим переменные, проинтегрируем: 

=
C

dC
 – ;τkd .Bln += kτC  

     Определим постоянную интегрирования B из начальных усло-
вий реакции: при 0τ =  и ,0CC =  0lnB C= . Уравнение зависимо-
сти концентрации от времени: 

eCC 0= – kτ  или 0lnln CC =  – kτ. (3.7) 
Логарифмическая форма уравнения представляет собой урав-

нение прямой линии. 
Время, необходимое для полного завершения реакции первого 

порядка, равно бесконечности, так как при C→0  τ →∞.  Для реак-
ции первого порядка важной характеристикой является время по-
ловинного превращения вещества (или период полураспада 21τ ). 

Период полураспада для реакции первого порядка не зависит от 
начальной концентрации вещества.  

Если 20CC = , то 
kC

C

k

2ln

2
ln

1

0

0
21 ==τ ,  

k

693,0
21 =τ   −                                                        (3.8) 

 период полупревращения (полураспада)  реакции первого порядка.                      
    К реакциям первого порядка относятся реакции фотохимической 
диссоциации, изомеризации, радиоактивного распада. 
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График зависимости ( )τfС =  для реакции первого порядка 
удобнее представлять в логарифмической форме (рис. 3.2), так как 
в этом случае получается линейная зависимость. 

            а)                  б) 
Рис. 3.2. Зависимость концентрации исходного вещества от 
времени для реакции первого порядка в простой (а) и лога-
рифмической (б) формах 

 
Константу скорости в этом случае можно определить по тан-

генсу угла наклона логарифмической зависимости: 

k
CC -

==
τ

α
lnln

tg
0  

. 

Упражнение 3.5. Какая часть земных запасов Pu239  сохранится 

к 3000-му году?  Период полураспада Pu239  24400 лет. 
Решение.  

Значение константы скорости распада Pu239  находим через 
период полураспада: 

5

21

-1084,2
24400

693,0693,0 ⋅===
τ

k  .год 1−  

Обозначим через ,0C концентрацию Pu239  в настоящее время 

(~2000 г.), через C – концентрацию нераспавшегося Pu239  к     
3000-му году.  Определим 0CC  из уравнения 0lnln CC =  – kτ. 
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=0ln CC  – kτ,    =0ln CC – 35 101084,2 - ⋅⋅  = – 0284,0 , 

.97,00 =CC  
 
 

3.4. Уравнения скорости для реакций высшего порядка 
 
     Рассмотрим наиболее простой случай, когда реакции 

A + B→ AB      (3.9) 
A + B + D →AD + AB    (3.10) 

являются одностадийными, а реагирующие вещества вступают в 
реакцию в одинаковых количествах и присутствуют в одинаковых 
концентрациях. 

Данные реакции происходят в результате столкновения и взаи-
модействия либо двух молекул A и B (реакция (3.9)), либо трех мо-
лекул A, B и D (реакция (3.10)). Скорость этих реакций пропорцио-
нальна произведению концентраций исходных веществ. Обозначим 
исходные концентрации C0(A) = C0(B) = C0(D) = C0, а текущие кон-
центрации концентрации C(A) = C(B) = C(D) = C. Дифференциаль-
ные уравнения скорости реакций второго и третьего порядков 
имеют вид:  

=υ  – ,2kC
d

dC =
τ

 =υ  – .3kC
d

dC =
τ

 

Интегрируя дифференциальные уравнения, получим уравнения 
скорости реакций второго и третьего порядков:  

 
 С1 − kτС =01 – уравнение скорости реакции второго порядка      (3.11) 

 21 С − kτС =2
01 – уравнение скорости реакции третьего порядка   (3.12) 

 
Из уравнений (3.11) и (3.12) следует, что для реакции второго 

порядка зависимость C1  от τ представляет собой прямую линию, 
а для реакций третьего порядка линейная зависимость будет для 

21 C  от τ .  

Упражнение 3.6. При исследовании реакции А2(г)→2А(г) уста-
новлено, что в ходе процесса давление в системе изменяется сле-
дующим образом ( табл. 1.1.): 
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                                                                     Таблица 1.1. 
Время, с 0 42 105 242 480 840 
Давление, 
атм 

0,478 0,521 0,575 0,654 0,733 0,799 

 
Определите по этим данным порядок реакции и константу ско-

рости. 
Решение.  
Один из способов определения порядка реакции – построение 

графиков зависимости концентрации от времени. Если линейный 
график получен для зависимости Clg  или Cln  от ,τ  то эта реакция 

первого порядка. Если линейный график получен для C1  от τ – 
реакция второго порядка. 

Так как в газовых реакциях изменение концентраций веществ 
пропорциональны изменению давления в системе, то текущие кон-
центрации можно заменить давлениями: 

р(А2) =  р0 − Δр;     р(А) = 2Δр. 
В результате реакции меняется число молей (из одного моля А2 

образуется два моля А). Рассчитаем текущие концентрации А2 и А. 
Составим таблицу 1.2., в которую включены и значения, необхо-
димые для построения графиков. 

                                                                     Таблица 1.2. 

Время, с
Давле-
ние, атм 

,рΔ  
атм 

р(А2), 
атм 

р(А), 
атм 

ln р(А2), 1/р(А)  

0 0,478 0 0,478 0 -0,738 2,09 

42 0,521 0,043 0,435 0,086 -0.832 2,30 

105 0,575 0,097 0,381 0,194 -0,965 2,62 

242 0,654 0,176 0,302 0,352 -1,197 3,31 

480 0,733 0,255 0,223 0,510 -1,457 4,29 

840 0,799 0,321 0,157 0,642 -1,851 6,37 

 
Для определения порядка реакции построим графики зависи-

мости значений ln р(А2),  и 1/р(А)  от времени τ  (рис. 3.3). Как сле-
дует из рис. 3.3,  линейный вид имеет только график зависимости 
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1/р(А)  от времени. Таким образом, порядок обсуждаемой реакции 

равен двум, а кинетическое уравнение имеет вид  2
АkC=υ . 

  

Рис. 3.3. Изменение концентрации вещества 2A  во времени: 

а – ln р(А2)  от τ ; б – 1/р(А)  от τ  
 
    Константу скорости реакции находим из графика по тангенсу 
угла наклона прямой линии: 

                         
113 сатм101,5

840

09,237,6
tg --- ⋅⋅=−== αk . 

 
 

3.5. Зависимость скорости реакции от природы  
реагирующих веществ. Энергия активации 

 
Скорость химической реакции зависит от числа столкновений 

реагирующих частиц (молекул, ионов, атомов и радикалов). Одна-
ко лишь незначительная доля из общего числа столкновений явля-
ется эффективной, т.е. приводит к образованию продуктов. Только 
активные частицы, способные преодолеть энергетический барьер, 
разделяющий исходное и конечное состояние системы, вступают в 
химическую реакцию. Величина энергетического барьера зависит 
от химической природы взаимодействующих между собой частиц, 
так как различны причины его возникновения. Например, если в 
растворе реагируют ионы противоположного заряда, то энергети-



 74

ческого барьера практически нет. Если реагирующие частицы – 
атомы или радикалы, то энергетический барьер тоже невелик, так 
как возникает в основном из-за отталкивания электронных облаков 
сближающихся частиц. Если реагируют валентно-насыщенные мо-
лекулы, то энергетический барьер уже значителен, так как возника-
ет не только из-за отталкивания электронных облаков, но также из-
за необходимости разрыва химических связей в исходных веще-
ствах и перераспределения электронной плотности.  

Кроме того, для начала перестройки связей, сталкивающиеся 
молекулы должны иметь не только достаточную энергию, но и 
определенную взаимную ориентацию. Другими словами, атомы 
или молекулы в момент столкновения должны быть правильно 
ориентированы для образования между ними новых связей. 

Если реагируют, например, два атома водорода, то безразлич-
но, каким образом столкнутся атомы, так как электронная плот-
ность атома водорода имеет сферическую симметрию. Перекрыва-
ние s-орбиталей произойдет в любом месте. 

Если же сближаются атомы водорода и галогена, то место их 
соприкосновений небезразлично. Электронная плотность валент-
ных p-орбиталей галогена распределена в пространстве сложным 
образом. Если атом водорода подходит к p-орбитали со спаренны-
ми электронами, то перекрывание невозможно и реакция не проис-
ходит. Только одна p-орбиталь, имеющая неспаренный электрон, 
может перекрываться с s-орбиталью атома водорода, образуя хи-
мическую связь. Чем сложнее пространственное строение реаги-
рующих частиц, тем сильнее скорость реакции зависит от их вза-
имной ориентации. 

Потенциальный (энергетический) барьер, который должны 
преодолеть реагирующие частицы, принято называть энергией ак-
тивации.  

Энергия активации (Еа ,  кДж/моль) – это избыточная энер-
гия по сравнению со средним ее значением, которой должны об-
ладать взаимодействующие частицы для совершения химиче-
ского превращения, или энергия, необходимая для перехода си-
стемы в состояние активированного комплекса.  

Энергетические изменения в реагирующей системе удобно 
представлять в виде энергетических профилей пути реакции        
(рис. 3.4). Переходное состояние системы отвечает образованию 
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активированного комплекса. В активированном комплексе как бы 
объединяются полуразрушенные молекулы исходных веществ и 
полуобразовавшиеся молекулы продуктов. 

 
 

а) б) 
Рис. 3.4. Энергетические профили экзотермической (а)  

и эндотермической (б) реакций 
 
Если реакция обратима, то энергия активации прямой реакции 

( прaE ) связана с энергией активации обратной реакции ( обрaE ) че-

рез тепловой эффект HEE aa Δ=− обрпр . 

Чем больше энергия активации реакции aE , выше энерге-
тический барьер, тем труднее идет реакция и меньше ее ско-
рость. Реакции с большой величиной энергии активации нуждают-
ся в инициировании, т.е. переводе молекул реагентов в возбужден-
ное (активное) состояние за счет внешних источников энергии 
(теплоты, света, электрического поля и т.п.). 

Энергия активации реакции зависит от природы реагирующих 
частиц. Существуют приближенные методы оценки величины 
энергии активации aE  в зависимости от энергии связи ( )E в реаги-

рующих частицах. Средние значения aE для разных по химической 
природе частиц приведены в таблице 1.3. 
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                                                                     Таблица 1.3. 

Тип реакции 
Природа реагирующих  

частиц 

Энергия 
активации,  
кДж/моль 

2ABBA 22 →+
 

Валентно-насыщенные 
 молекулы 

24080 ÷≈aE  или 

( )B-BA-A3,0 EEEa +≈
 

AAA2 +→  Валентно-насыщенные 
 молекулы A-A= EEa  

2AAA →+  Атомы,  
свободные радикалы 

600 ÷≈aE  

ABBA →+ −+  
Ионы, частицы с заряда-
ми противоположного 
знака 

0≈aE ÷ 60 

 
При обычных условиях (Т = 298 К) достаточно быстро проте-

кают реакции, энергии активации которых не превышают          
100 кДж/моль. Как правило, – это реакции с участием  ионов, сво-
бодных атомов и радикалов. 

Зависимость скорости химической реакции от энергии актива-
ции и от взаимной ориентации частиц выражается следующим об-
разом:  

RTaERTaE eAezpk −− ⋅=⋅⋅=  – уравнение Аррениуса, (3.13) 

где p  – стерический фактор или фактор вероятности; z  – число 
столкновений реагирующих частиц в 1 см3 в секунду; A  – предэкс-
поненциальный множитель; aE  – энергия активации. 

Стерический фактор учитывает не только определенную ори-
ентацию реагирующих частиц, но и продолжительность контакта 
частиц в момент столкновения. Если время контакта очень мало, 
частицы не успевают осуществить перераспределение электронных 
плотностей. В этом случае частицы, отталкиваясь, расходятся без 
изменения. Стерический фактор зависит от природы реагентов и 
может меняться от 1 до 10-8; для некоторых ионных реакций, про-
текающих в растворах, стерический фактор может быть больше 
единицы. 
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Упражнение 3.7. Выделите среди перечисленных ниже реакций 
группу быстрых и группу медленных реакций, исходя из природы 
реагирующих частиц. Оцените приблизительно величину энергии 
активации каждой реакции. 

а) 22 COOC →+ ; б) O2HCO2OCH 2224 +→+ ; 

в) AgClClAg →+ −+ ; г) OHHOH 2→+ +− ; 

д) 2ClClCl →⋅+⋅ ; е) 2HHH →⋅+⋅  
Решение.  
Группу быстрых реакций составляют реакции взаимодействия 

ионов (в, г), рекомбинации свободных радикалов (д, е); 
кДж/моль60÷0=aE . Группу медленных реакций составляют ре-

акции взаимодействия валентно-насыщенных молекул (а, б); 
кДж/моль.240÷80=aE  

 

3.6. Зависимость скорости реакции от температуры 
 

Скорости большинства химических реакций нелинейно возрас-
тают с увеличением температуры, так как повышение температуры 
увеличивает долю молекул, энергия которых превышает минимум, 
необходимый для осуществления реакции (т.е. превышает по вели-
чине aE ). Кривые распределения молекул по кинетической энер-
гии, известные в физике как кривые распределения Максвелла, хо-
рошо иллюстрируют увеличение числа молекул, обладающих по-
вышенной энергией, при повышении температуры (рис. 3.5).  

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

Рис 3.5. Распределение молекул по кинетической энергии E, 
доля молекул с E ≥ aE  
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    Зависимость константы скорости реакции от температуры выра-
жается уравнением Аррениуса (3.11). Логарифмическая форма это-

го уравнения 

kln  = – A
RT

Ea ln+  (3.14) 

представляет собой линейную зависимость kln  от T1 , удобную 

для экспериментального определения энергии активации (рис. 3.6). 
Из графика можно найти aE   по уравнению: 

( )Td

kd

1

ln
tg =α  = –

R

Ea . (3.15) 

 

Рис. 3.6. Зависимость kln  от T1  

              для химической реакции 
Уравнение Аррениуса подтверждает справедливость при-

ближенного (эмпирического) правила Вант-Гоффа: при повыше-
нии температуры на 10° скорость химической реакции увели-
чивается в 2÷4 раза: 

n

T

T γ
υ
υ

=
1

2 , (3.16) 

где 
10

12 TT
n

−
= , γ – температурный коэффициент Вант-Гоффа; 

42 ÷=γ . 
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Упражнение 3.8. Определите, во сколько раз изменится ско-
рость реакции при увеличении температуры от 20  до 30 ºС (вычис-
лите 12 kk ). Энергия активации  реакции равна 83,7 кДж/моль. 

Сравните полученный результат с приближенным правилом Вант-
Гоффа. 

Решение.  
Записав уравнение Аррениуса для двух различных температур, 

можно получить выражение, которое связывает две соответствую-
щие константы скорости, но из которого исключена постоянная А: 

( )
( )

( )
293303

293303

10314,8

7,83
ln

3
21

12

1

2

⋅
−⋅

⋅
=

−
= −TTR

TTE

k

k a  

1336,1ln
1

2 =
k

k
,       ;1,3

20

30

1

2 ==
°

°

C

C

k

k

υ
υ

 

по правилу Вант-Гоффа .42T10T ÷== + υυγ   

Таким образом, значения 12 kk  и γ  хорошо согласуются. 
 
Упражнение 3.9. Для температурной зависимости константы 

скорости реакции 
                  ( ) ( )г2г NO+CO    →     ( ) ( )гг2 NO+CO                     (3.17) 

получены следующие данные:     
                                                                                     
                                                                                      Таблица 1.4.                  
Температура, 

ºС 
600 650 700 750 800 

( )смольл/, ⋅k  0,21 0,52 1,12 2,18 3,90 

Постройте график зависимости kln от T1  и определите энер-

гию активации aE . Рассчитайте предэкспоненциальный множи-
тель.  

 
Решение.  
Для построения графика kln от T1  пересчитаем исходные 

данные и представим их в виде таблицы 1.5. 
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Таблица 1.5. 

Температура, К -11 , КT  kln  

873 1,145·10-3 – 1,553 
923 1,083·10-3 – 0,654 
973 1,028·10-3 0,114 
1023 9,775·10-3 0,778 
1073 9,320·10-3 1,362 

 
График зависимости kln от T1  представляет собой прямую 

линию (рис.3.7).  
Энергию активации определяем через тангенс угла наклона 

прямой, используя выражение (3.13): 

–
314,81013,2

915,2
tg

4
aE

- =
⋅

=α ,   Еa =  113,8 кДж. 

 

Рис 3.7. Температурная зависимость константы  
                                                      скорости реакции (3.17) 
 

Для расчета предэкспоненциального множителя A воспользу-
емся уравнением Аррениуса (3.13) и подставим в него значение 
константы скорости для любой заданной температуры: 

.104,1;1,14ln;lnln 6⋅==+= AAk
RT

E
A a  
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3.7.  Механизм peaкций 
 

Механизм химической реакции – совокупность составляю-
щих реакцию элементарных процессов. 

В зависимости от механизма все реакции можно разделить на 
элементарные, протекающие по простейшему одностадийному ме-
ханизму, и сложные реакции. 

Элементарные одностадийные реакции классифицируются, в 
свою очередь, по молекулярности (количеству частиц, одновре-
менно участвующих в реакции) на:  мономолекулярные ( в реак-
ции участвует одна молекула), бимолекулярные (реакция осу-
ществляется за счет столкновения двух молекул) и тримолекуляр-
ные (реакция осуществляется за счет одновременного столкнове-
ния трех молекул). Четырехмолекулярные и более реакции не из-
вестны, так как вероятность одновременного столкновения такого 
количества молекул совершенно ничтожна. 

Кинетические уравнения элементарных одностадийных реак-
ций, как правило, легко устанавливаются исходя из стехиометриче-
ского уравнения реакции. Мономолекулярные реакции подчиняют-

ся уравнению скорости первого порядка, kC
d

dC
=

τ
±=υ ; бимолеку-

лярные – второго порядка, 2=
τ

±=υ kC
d

dC
, тримолекулярные – 

третьего порядка, 3=
τ

±=υ kC
d

dC
. 

Если экспериментальный порядок реакции не соответствует 
стехиометрическим коэффициентам уравнения или молекулярно-
сти, то такая реакция является сложной. 

Сложные реакции, а их подавляющее большинство, представ-
ляют собой совокупность элементарных одностадийных про-
цессов.  

Уравнение скорости сложной реакции нельзя вывести на 
основании стехиометрического уравнения реакции в целом, оно 
зависит от относительных скоростей ее элементарных ста-
дий.  

Различают последовательные, параллельные и обратимые 
сложные реакции. 
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Последовательные реакции – реакции с промежуточными 

стадиями CBA 21 ⎯→⎯⎯→⎯ kk . Для того чтобы определить, как при 
таком механизме концентрации веществ A, B и C зависят от време-
ни (рис. 3.8), нужно решить систему кинетических уравнений для 
каждого вещества. Если реакция состоит из двух мономолекуляр-
ных стадий, то система уравнений скорости запишется следующим 
образом: 















=

−=

−=

.

;

;

B2
C

B2A1
B

A1
A

Ck
d

dC

CkCk
d

dC

Ck
d

dC

τ

τ

τ

                             (3.18) 

 
 

Рис. 3.8. Изменение концентраций веществ А, B  и С  
для последовательной реакции с необратимыми стадиями ( )12 kk >  

 
Наиболее важная особенность последовательных реакций – ес-

ли одна из стадий обладает значительно меньшей скоростью, чем  
остальные, то общая скорость образования продукта определяется 
скоростью именно этой самой медленной стадии (лимитирующей 
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стадии). Лимитирующей стадией является та, у которой более вы-
сокая энергия активации (рис. 3.9) или наименьшее значение сте-
рического фактора. 

 
                     Рис. 3.9. Энергетический профиль последовательной реакции с 

лимитирующей  второй стадией 
 
 
Параллельные реакции – реакции, идущие одновременно по 

нескольким направлениям с образованием различных продуктов 
(рис. 3.10 и 3.11): 

 

Рис. 3.10. Изменение концентрации вещества А  
для двух параллельных реакций 
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          Рис. 3.11. Энергетический профиль параллельных реакций 
 
Если реакции различаются по скорости, то реакцию, обладаю-

щую большей скоростью, называют основной (главной), а осталь-
ные побочными. Если каждая стадия мономолекулярна, то общую 
скорость расходования вещества A можно выразить следующим 
уравнением: 

( )21AA2A1
A +=+=
τ

=υ kkCCkCk
d

dC
.           (3.19) 

Обратимые реакции характеризуются, как правило, состояни-
ем химического равновесия. Константа равновесия для элементар-
ных обратимых реакций может быть выведена из условия равен-
ства скоростей прямой (υпр) и обратной ((υобр) реакций (рис. 3.12).  

 

Рис. 3.12. Изменение скорости обратимой реакции во времени 
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Если обратимая реакция (2.3) простая по механизму, то уравне-
ния скорости можно записать на основании стехиометрического 
уравнения: 

[ ] [ ] [ ] [ ] DCBA νν
обробр

νν
прпр DC,BA kk == υυ . 

При достижении равновесия обрпр υ=υ  

[ ] [ ] [ ] [ ] DCBA νν
обр

νν
пр DC=BA kk . 

После преобразования этого равенства имеем: 

[ ] [ ]
[ ] [ ] СКk

k
=

BA

DC

νν

νν

обр

пр

BA

DC
=   

или  
обр

пр

k

k
= == СК

СС

СС
BA

DC

ν
B

ν
A

ν
D

ν
C  const при Т=const, 

где КС – константа равновесия. 
Большинство реальных процессов представляет собой различ-

ное сочетание параллельных, последовательных и обратимых реак-
ций. 
 
 

3.8.  Катализ 
 

Катализ – это явление инициирования или увеличения скорости 
химической реакции под действием веществ, называемых катали-
заторами.  

Катализатор – вещество, которое изменяет скорость хи-
мической реакции, но само в результате данного процесса оста-
ется неизменным и в том же количестве. Принцип действия ка-
тализатора заключается в том, что катализатор создает новый путь 
протекания реакции, образуя с реагентом промежуточное неустой-
чивое соединение (интермедиат): 

     K       +     S         →     KS          →   K        +        P            (3.20) 
Катализатор      реагент             интермедиат       катализатор          продукт 

 
Катализатор снижает величину энергии активации реакции, так 

как стадия образования и разложения интермедиата характеризует-
ся меньшей энергией активации (рис. 3.13). 
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  Рис 3.13. Энергетические профили каталитической и  

некаталитической реакций 
 
Снижение энергии активации реакции на 5 кДж приводит к уве-

личению скорости реакции примерно в 10 раз. Кроме того, катали-
затор способствует благоприятной ориентации реагентов, то есть 
увеличивает стерический фактор, особенно в случае гетерогенного 
и ферментативного катализа. 

В зависимости от реакционной системы и катализатора разли-
чают следующие виды катализа: гомогенный, кислотно-основной, 
гетерогенный, ферментативный и т.д.  

Гомогенный катализ. При гомогенном катализе и катализатор, 
и реакционная система находятся в одной фазе –  жидкой или газо-
вой. В этом случае реакция идет через ряд промежуточных стадий, 
в которых участвует катализатор. Каждая стадия имеет более низ-
кую энергию активации, чем некаталитическая реакция.  
      Гомогенные газовые реакции в присутствии катализатора про-
текают, как правило, с участием радикалов по цепному механизму. 
Так, например, реакция разложения N2O катализируется С12: 

С12   ⎯→⎯ νh 2С1⋅ (катализатор) 
2N2O   +  2С1⋅  →  2С1О⋅  +  N2 

2C1O⋅  → С12  + O2                      
суммарный процесс:  2N2O  + С12 →  2N2   +  O2   +  С12  
Примером гомогенного катализа может также служить кис-

лотно-основной катализ. Многие реакции катализируются кисло-
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тами или основаниями. Реакция гидролиза сложных эфиров и жи-
ров существенно быстрее протекает в присутствии кислоты: 

RCO2R
1 + H2O   +  H+   → RCO2H    +   R1OH   +   H+ 

Гетерогенный катализ. При гетерогенном катализе катализа-
тор представляет собой обычно твердое тело, а реагирующие веще-
ства могут находиться в газовой фазе или растворе. Гетерогенный 
каталитический процесс – это сложный процесс, состоящий, как 
правило, из следующих последовательных стадий: 

1) подвод реагентов к поверхности катализатора из объема си-
стемы; 

2) адсорбция реагентов на поверхности катализатора; 
3) химическая реакция между реагентами, находящимися в 

адсорброванном состоянии на поверхности катализатора; 
4) десорбция продуктов; 
5) отвод продуктов от поверхности катализатора в объем си-

стемы. 
Механизм гетерогенного катализа в принципе не отличается от 

гомогенного, но сложнее из-за адсорбции. Адсорбцией называется 
концентрирование вещества на поверхности раздела фаз, в данном 
случае на поверхности  катализатора. Вещество, на поверхности 
которого происходит адсорбция, называется адсорбентом. Так как 
атомы (молекулы, ионы) поверхностного слоя адсорбента валент-
но-ненасыщенны, они обладают избыточной энергией по сравне-
нию с атомами (молекулами, ионами), находящимися в объеме ад-
сорбента, и вступают во взаимодействие с веществом среды.  

В общем случае скорость гетерогенного каталитического про-
цесса может определять любая самая медленная из перечисленных 
выше стадий, но на практике первую и последнюю стадии ускоря-
ют, подводя реагенты и отводя продукты с потоком носителя. Весь 
процесс химического превращения сосредотачивается на поверх-
ности катализатора. Исходные вещества, адсорбируясь на поверх-
ности катализатора, переходят в более активное  состояние. В ре-
зультате этого гетерогенная каталитическая реакция осуществляет-
ся значительно легче и с меньшей величиной энергии активации. 

Ферментативный катализ. Катализ с участием особых моле-
кул – ферментов – называется ферментативным. Ферменты – это 
крупные молекулы белковой природы (их относительная молеку-
лярная масса от 10-5 до 10-7 ). В молекулах ферментов имеются  
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трехмерные полости определенного размера и формы. На поверх-
ности полости располагаются активные центры. Действие фермен-
тов заключается в образовании промежуточного соединения в виде 
комплекса фермент-субстрат. Затем этот комплекс распадается и 
регенерирует фермент:  

                Ф   +   S    ←→    ФS     →     Ф     +    Р, 
где Ф – фермент, S  – субстрат, ФS – комплекс, Р – продукт реак-
ции. 
 Согласно современным теориям, молекула субстрата связывает-
ся с активным центром на поверхности фермента. Активность это-
го центра повышается в присутствии витаминов и различных мик-
роэлементов (например, меди, марганца, железа и никеля). 

Действие ферментов отличается большой избирательностью, 
фермент взаимодействует только с тем реагентом, с которым у него 
есть геометрическое и энергетическое соответствие (комплемен-
тарность). Ферментативный катализ приводит к существенному 
уменьшению энергии активации. Энергия активации реакций с 
участием  ферментов снижается на 50 – 60 кДж, а скорость возрас-
тает в сотни и даже в тысячи раз. Ферменты обладают наибольшей 
эффективностью при температуре функционирования живого орга-
низма. При температуре выше 50 – 60 °С разрушается их стуктура 
и они становятся неактивными. 

 
 

3.9. Инициирование химических реакций 
 

     Реакции с aE < 100 кДж/моль протекают при стандартных усло-

виях достаточно быстро, реакции с aE > 100 кДж/моль  протекают 
очень медленно или совсем не идут, такие реакции необходимо 
инициировать или активировать. Катализ является одним из мето-
дов инициирования. На практике широко используют также мето-
ды инициирования, которые позволяют получать активные части-
цы (атомы, радикалы, ионы, возбужденные молекулы). Эти актив-
ные частицы легко и с большой скоростью вступают в дальнейшее 
взаимодействие. К таким методам относят термическое, фотохими-
ческое и радиационно-химическое инициирование.  
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      Термическое инициирование. Под действием температуры 
увеличивается доля активных молекул, что соответственно приво-
дит к увеличению скорости реакций. Кроме того, под действием 
более высоких температур образуются активные частицы из-за раз-
рушения связей в исходных молекулах, т.е. образуются активные 
атомы, радикалы или ионы.  
      Фотохимическое инициирование. Фотохимические реакции 
(фотолиз) возникают под влиянием видимого, ультрафиолетового и 
инфракрасного излучений с длиной волны 100 – 1000 нм. Погло-
щение электромагнитного излучения веществом приводит к воз-
буждению наружных электронных оболочек и появлению актив-
ных частиц (свободных атомов, радикалов). В основе фотохимии 
лежат два закона:  
     закон Гротгуса – Дрепера – только поглощаемое средой излуче-
ние может произвести её химическое превращение; 
     закон Эйнштейна – Штарка – каждый поглощенный квант (hν) 
может активировать на первом этапе только одну молекулу. 

Эффективность фотохимического инициирования принято ха-
рактеризовать с помощью квантового выхода. Квантовый выход (γ) 
– это отношение числа действительно прореагировавших молекул к 
числу поглощенных квантов.  

Среди многочисленных фотохимических реакций особое значе-
ние имеет реакция фотосинтеза, без которой не могла бы суще-
ствовать жизнь на Земле:  

6CO2  +  6H2O  ⎯⎯⎯⎯⎯ →⎯ хлорофилл,νh
 C6H12O6  +  6O2 

Квантовый выход этой реакции близок к 0,1 на одну молекулу 
CO2 или O2. 
 

 Вопросы и задачи для самоконтроля 
 

1. Сформулируйте следующие понятия: активи-
рованный комплекс, скорость реакции, константа 
скорости, механизм реакции, порядок и молекуляр-
ность реакции, период полупревращения, катализа-
тор, стерический фактор, энергия активации, эле-

ментарная реакция. 
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2. Приведите примеры влияния различных факторов на ско-
рость химической реакции. 

3. Что такое закон действующих масс (ЗДМ) в кинетике, как он 
связан с ЗДМ в термодинамике? 

4. Приведите вывод уравнения скорости мономолекулярной ре-
акции. 

5. Приведите способы определения порядка ( n ) и константы 
скорости ( k ) реакции. 

6. Почему молекулярность реакции целочисленна и не превы-
шает трех, а порядок реакции может принимать целочисленные и 
дробные значения? 

7. Приведите размерность констант скорости первого, второго 
и третьего порядков. 

8. Как период полупревращения (полураспада) зависит от кон-
центрации исходного вещества для реакции первого порядка? 

9. В каких координатах графическая зависимость концентрации 
от времени будет линейной для реакции первого, второго и третье-
го порядков? 

10. Почему для большинства реакций увеличение температуры 
приводит к росту скорости реакции? Какими уравнениями описы-
вается зависимость скорости реакции от температуры? 

11. Как энергия активации зависит от природы реагентов? 
12. Какой вывод о скорости реакции (быстрая, медленная) 

можно сделать по величине энергии активации 

( кДж/моль100,0 >= aa EE )? 

13. Какая зависимость существует между стехиометрическим 
уравнением реакции и уравнением скорости той же реакции? 

14. Как скорость реакции зависит от энергии активации? 
15. Какие способы инициирования химических реакций ис-

пользуются на практике? 
16. Каким образом катализатор влияет на скорость обратимой 

химической реакции? 
17. Какие механизмы сложных реакций вы знаете? 
18. Какая стадия будет являться лимитирующей для последова-

тельных реакций? Какая стадия будет определяющей для парал-
лельных реакций? 
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19. Изменяет ли катализатор величину константы равновесия 
обратимой реакции? 

20. Для каждой из указанных ниже реакций определите соот-
ношение между скоростью расходования каждого реагента и ско-
ростью образования каждого продукта: 

( ) ( ) ( )

( ) ( ) ( )

( ) ( ) ( ) ( )г2г4г3г

г2гг

г3г2г2

ICHICHHI

Cl2NO2NOCl

NH2N3H

+→+
+→

→+
 

21. Экспериментально установлено, что скорость образования 
вещества C  по реакции ( ) ( ) ( )ггг CB2A →+  не зависит от концен-

трации В и возрастает в четыре раза при увеличении вдвое концен-
трации вещества А. Напишите уравнение скорости данной реакции. 
Определите константу скорости рассматриваемой реакции, если 
при исходных концентрациях А и В  0,2 и 0,3 моль/л,  соответ-
ственно, начальная скорость образования С равна         

4105 −⋅  моль/(л·мин). Чему должна быть равна начальная скорость 
реакции, если исходные концентрации А и В равны 0,3 и 0,5 моль/л 
соответственно? 

22. Установлено, что вещество разлагается по реакции первого 

порядка. Если известна константа скорости 3106,8 −⋅=k  ,c 1−  то ка-
кой период полупревращения имеет эта реакция? За какое время 
разложится 3/4 и 7/8 от исходного количества вещества? 

23. По данным измерений образец трития H3
1  испускал 1200   

β-частиц за 1 мин. Тот же образец через 10 месяцев испускал 1144 
β- частиц за 1 мин. К какому значению периода полураспада три-
тия приводят эти экспериментальные данные? 

24. Пользуясь интегральной формой уравнения скорости реак-
ции второго порядка ,11 0 kτCС +=  докажите, что период полу-
превращения такой реакции зависит от начальной концентрации 
реагентов, в отличие от реакций первого порядка. 

25. Реакция, имеющая второй порядок по реагенту A, за         
350 мин проходит на 50%. Если C0(A) = 1,35 моль/л, то каково зна-
чение константы скорости этой реакции? 
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26. Объясните, почему некоторые реакции проходят очень мед-
ленно, несмотря на то, что реагирующие частицы обладают высо-
кой энергией. 

27. Будет ли протекать реакция, если энергия молекул соответ-
ствует энергии, обозначенной на рис. 3.14 точкой «а»? Какими осо-
бенностями должны были бы обладать реакции, имеющие такие 
значения энергии активации? Может ли проходить реакция между 
молекулами, если их кинетическая энергия намного превышает 
энергию активации (точка «б»)? 

 

 
            Рис. 3.14. Распределение молекул по кинетической энергии 
 
28. Вычислите, во сколько раз возрастет число активных моле-

кул при повышении температуры на 10 °С (293-303 К) в реакции с 
энергией активации 75 кДж/моль. 

29. Составьте энергетические профили (диаграммы) пути реак-
ций: 

D,BA =+  кДж851 =ΔH , кДж1001 =aE  

F,EA =+  кДж1702 =ΔH , кДж1302 =aE  

Какое вещество ( D  или F ) образуется в большем количестве в 
начале реакции? Какого вещества больше в конце реакции? (Пред-
полагается одинаковое значение предэкспоненциальных множите-
лей в уравнениях Аррениуса для каждой реакции.) 
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30. Уравнение скорости реакции ( ) ( ) ( )г2г2г 2NOO2NO →+  имеет 

вид [ ] [ ]2
2 ONOk=υ . Для данной реакции предложен механизм: 

( ) ( ) ( )г3г2г NOONO ←→+  – быстрая стадия, 

( ) ( ) ( )г2гг3 2NONONO →+  – медленная стадия. 

Объясните, каким образом предложенный механизм приводит к 
экспериментально установленному уравнению скорости. 

31. Разложение перекиси водорода катализируется йодид-
ионом. Предполагается, что каталитическая реакция протекает по 
двухстадийному механизму: 

1) ( ) ( ) ( ) 1р)(рж2р-рр-р22 ,IOOHIOH aE−
−

− +→+  – медленная стадия, 

2) ( ) ( ) ( ) ( ) ( ) 2р-рг2ж2р-рр-р22 ,IOOHIOOH aE−− ++→+ – быстрая стадия. 

Изобразите энергетические профили некаталитического разло-
жения 22OH . а также каталитической реакции, которые согласуют-
ся с данным механизмом. 

32. Объясните, почему стенки реакционного сосуда часто ока-
зывают большое влияние на скорость химических процессов? 

33. Один катализатор снижает энергию активации при З00 К на 
20 кДж/моль, а другой – на 40 кДж/моль. Какой катализатор эф-
фективнее? Во сколько раз возрастает скорость реакции при ис-
пользовании того или иного катализатора? 

34. При исследовании синтеза 3NH  в электрическом разряде 
было обнаружено, что процесс ускоряется в присутствии паров 
ртути, которая способствует диссоциации молекул водорода на 
атомы. Напишите уравнения процессов. 

35. Объясните, почему реакция обмена электронами 
++++ +=+ 3223 FeFeFeFe  ускоряется в присутствии отрицательных 

ионов. 
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