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ПРЕДИСЛОВИЕ

Настоящая книга является учебным пособием по курсу «Об�
щая химия» для студентов вузов, обучающихся по техни�
ческим направлениям, и базируется на учебнике Н. В. Ко�
ровина «Общая химия» [1], [2]. Пособие включает основ�
ные разделы курса «Общая химия»: строение вещества,
общие законы химических процессов, растворы, электро�
химические процессы, коррозия и защита металлов от кор�
розии.

Книга содержит теоретическую часть, задачи и упраж�
нения. Теоретический материал закрепляется путем ре�
шения задач. Курс следует изучать последовательно в по�
рядке изложения материала в учебном пособии. После
изучения главы необходимо освоить приемы решения за�
дач и самостоятельно выполнить приведенные в пособии
задания. Контрольные задачи необходимо выполнить в
соответствии со своим номером варианта и передать препо�
давателю для проверки. В конце пособия имеются необхо�
димые для решения задач справочные материалы.

Материал учебного пособия подготовили преподава�
тели кафедры химии и электрохимической энергетики
НИУ «МЭИ»: доц. О. Н. Гончарук (глава 7), доц. В. К. Ка�
мышова (глава 2), проф. Н. В. Коровин (предисловие, гла�
вы 1–8), проф. Н. В. Кулешов (глава 8), доц. И. И. Ланская
(глава 4), доц. Н. В. Мясникова (глава 5), доц. М. А. Осина
(главы 1, 3), доц. Е. Я. Удрис (глава 6), проф. Н. А. Яшту�
лов (глава 1).

Научное и общее редактирование пособия выполнено
профессорами Н. В. Коровиным и Н. В. Кулешовым.



Г Л А В А  1

КВАНТОВО
МЕХАНИЧЕСКИЕ
ПРЕДСТАВЛЕНИЯ О СТРОЕНИИ

ЭЛЕКТРОННЫХ ОБОЛОЧЕК АТОМОВ

1.1.
ДВОЙСТВЕННАЯ ПРИРОДА ЭЛЕКТРОНА

С точки зрения квантовой механики микрообъекты од�
новременно могут проявлять себя и как частицы, и как
волны. С одной стороны, движение электронов представ�
ляет собой поток материальных частиц, с другой — это
волновой процесс, характеризующийся определенным на�
бором волн. Установление этого факта потребовало пере�
смотра многих сложившихся к началу ХХ в. классических
научных представлений.

В 1900 г. немецким ученым М. Планком была предло�
жена теория, согласно которой переход электрона из од�
ного энергетического состояния в другое осуществляется
испусканием или поглощением энергии в виде отдельных
порций — квантов с энергией:

E = h�, (1.1)

где h — постоянная Планка; � — частота электромагнит�
ных колебаний.

В 1924 г. французский физик Луи де Бройль перенес
представления о двойственной природе электромагнитно�
го излучения на микрочастицы вещества с массой покоя,
не равной нулю, в том числе и на электрон, и предложил
уравнение, связывающее длину волны � электрона или
другой частицы с массой m и скоростью �:

� �
�

.h
m

(1.2)
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Волны частиц материи де Бройль назвал материаль�
ными волнами. Они свойственны всем частицам или те�
лам. Однако, как следует из уравнения (1.2), для макро�
тел длина волны настолько мала, что в настоящее время
такие волны практически не могут быть обнаружены.

Одним из фундаментальных положений квантовой
механики является принцип неопределенности, установ�
ленный немецким физиком В. Гейзенбергом в 1927 г. Со�
гласно этому принципу для микрообъектов невозможно с
достаточной точностью одновременно найти координату
частицы x и импульс рх вдоль этой оси в соответствии с
уравнением

� �� �
�

.
2x
hx p (1.3)

Тогда при достаточно точной фиксации положения
частицы x погрешность �рх в определении импульса ока�
зывается несоизмеримо большой относительно значения
самого импульса, что приводит фактически к потере ин�
формации об импульсе частицы.

Следствием соотношения неопределенностей (1.3) яв�
ляется принципиальная невозможность определения точ�
ных координат (x, y, z) электрона в данной точке простран�
ства и необходимость использования вероятностных пред�
ставлений для определения его положения.

Неопределенность в координате электрона �х больше
размера самого электрона и радиусов ядер на 4–5 поряд�
ков. При высокой точности определения скорости неопре�
деленность в координате электрона сравнима с размерами
атомов. Следовательно, нахождение электрона в данной
точке пространства атома имеет вероятностный характер.

Для описания состояния пространственно�энергети�
ческих характеристик электрона в атоме вводят понятие
о волновой функции �. Величина квадрата модуля волно�
вой функции |�|2 в определенном объеме пространства ато�
ма в данный момент времени является мерой вероятности
нахождения электрона в указанном объеме. Таким обра�
зом, величина |�|2 представляет собой плотность вероят�
ности электрона в данной точке пространства атома.
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Математическим описанием состояния электрона в ато�
ме служит предложенное австрийским ученым Э. Шредин�
гером в 1926 г. уравнение. Решая уравнение Шредингера,
находят волновую функцию электрона � и возможные
энергетические состояния электрона в атоме.

Определяемое ��функцией распределение вероятнос�
ти пребывания электрона в околоядерном пространстве
называется атомной орбиталью (АО). Атомная орбиталь
ограничена в трехмерном пространстве поверхностями той
или иной формы. Величина области пространства, которую
занимает АО, обычно такова, что вероятность нахожде�
ния электрона внутри нее составляет не менее 95%. По�
скольку электрон имеет отрицательный заряд, его орби�
таль представляет собой определенное распределение за�
ряда, которое получило название электронного облака.

Таким образом, электрон не вращается по орбите, а
занимает определенную область в пространстве вокруг
ядра, называемую атомной орбиталью. Ядро в свою оче�
редь окружено трехмерным «зарядовым облаком» или
электронным облаком.

1.2.
КВАНТОВЫЕ ЧИСЛА ЭЛЕКТРОНОВ В АТОМАХ

Для характеристики состояния электрона в атоме в
соответствии с уравнением Шредингера введены кванто�
вые числа: главное, орбитальное, магнитное и спиновое.

Главное квантовое число п определяет наиболее веро�
ятное расстояние электрона от ядра и величину энергии
данного энергетического уровня электрона. Главное кван�
товое число может принимать целочисленные значения
от единицы до бесконечности (1, 2, 3, 4, ..., �) и характе�
ризует данный энергетический уровень. Энергетические
уровни обозначают латинскими прописными буквами: K
(п = 1), L (п = 2), М (п = 3), N (n = 4), Q (п = 5) и т. д.

Наиболее энергетически устойчивым является нахож�
дение электрона на первом энергетическом уровне с n = 1,
которое характеризуется минимальным значением энер�
гии системы. На бесконечно большом расстоянии от ядра
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при п � � энергия взаимодействия между положительно
заряженным ядром и электроном принимается равной
нулю.

Квантовое число l называют орбитальным. Оно опре�
деляет форму атомной орбитали и энергетический поду�
ровень данного энергетического уровня.

Орбитальное квантовое число имеет n значений и при�
нимает целочисленные значения от 0 до (п – 1). Энергети�
ческие подуровни также обозначаются буквами:

Электроны с орбитальным квантовым числом, равным
0, называются s�электронами. Орбитали s�электронов и
соответственно электронные облака имеют сферическую
форму (рис. 1.1а).

��������	
� �� �� �� ��

��
����
	������	��������������� �� �� �� ��

Рис. 1.1
Формы электронных облаков различных атомных орбиталей
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Электроны с орбитальным квантовым числом, рав
ным 1, называются рэлектронами. Орбитали рэлектро
нов и соответственно электронные облака имеют форму,
напоминающую гантель (рис. 1.1б).
Электроны с орбитальным квантовым числом, рав

ным 2, называются dэлектронами. Орбитали dэлектро
нов имеют более сложную форму, чем рорбитали (рис. 1.1в).
Наконец, электроны с орбитальным квантовым чис

лом 3 получили название fэлектронов. Форма их орби
талей (рис. 1.1г) еще сложнее, чем форма dорбиталей.
В одном и том же уровне энергия подуровней возраста

ет в ряду

Es<Ep<Ed<Ef.

В первом энергетическом уровне может быть один (s),
во втором — два (s, p), в третьем — три (s, p, d), в чет
вертом — четыре (s, p, d, f) подуровня.
Магнитное квантовое число ml характеризует ориен

тацию орбитали в пространстве (см. рис. 1.1). В отсутствие
внешнего магнитного поля все орбитали одного подуров
ня (подоболочки) имеют одинаковое значение энергии.
Под воздействием внешнего магнитного поля происходит
расщепление энергии подоболочек.
Магнитное квантовое число принимает целочисленные

значения от –l до +l, включая ноль. Например, для l=3
магнитное квантовое число имеет семь значений: –3, –2, –1,
0, +1, +2, +3. Таким образом, в данном подуровне (fпод
уровне) существует семь орбиталей. Соответственно в под
уровне s (l= 0) имеется одна орбиталь (ml= 0), в подуров
не р (l= 1) — три орбитали (ml= –1, 0, +1), в подуровне d
(l= 2) — пять орбиталей (ml= –2, –1, 0, +1, +2) (рис. 1.1).
Итак, каждая электронная орбиталь в атоме (атомная

орбиталь, АО) может быть охарактеризована тремя кван
товыми числами п, l, и ml. Общее число АО в энергетичес
ком уровне равно п2. Hабор АО с n= const называют энер
гетическим уровнем, а набор АО с n, l= const — энергети
ческим подуровнем.
Условно атомную орбиталь обозначают в виде квадра

та (квантовой ячейки) . Соответственно в sподуровне
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имеется одна АО , в рподуровне — три АО , в dподу
ровне — пять АО , в fподуровне — семь АО .
Квантовые числа n, l, ml, фигурирующие в решении

уравнения Шредингера для атома водорода, не полностью
характеризуют движение электронов в атомах. Экспе
риментально установлено, что электрон имеет еще одно
фундаментальное свойство, называемое спином. Спин про
является в существовании у электрона собственного ме
ханического момента движения и связанного с ним маг
нитного момента. Проекция вектора собственного момен
та электрона в магнитном поле может иметь только два

значения: 
1
22
h
 и 
1
22
h
 (знаки «+» и «–» соответствуют

различным направлениям проекции вектора импульса).
Поэтому в теорию строения атома введено спиновое кван
товое число ms, характеризующее собственный механи
ческий момент движения электрона и принимающее два
значения: +1/2 и –1/2 (отличаются на единицу, как и ос
тальные квантовые числа).
Таким образом, состояние электрона в атоме полнос

тью характеризуется четырьмя квантовыми числами: п,
l, тl и ms.
Электроны с разными спинами обычно обозначаются

противоположно направленными стрелками .

1.3.
СТРОЕНИЕ МНОГОЭЛЕКТРОННЫХ АТОМОВ

Электронные конфигурации элемента. Запись распре
деления электронов в атоме по энергетическим уровням,
подуровням и орбиталям получила название электронной
конфигурации элемента. Обычно электронная конфигу
рация приводится для основного состояния атома, т. е.
для его состояния с минимальной энергией. При сообщении
атому энергии (в результате столкновения с другим ато
мом, поглощения кванта света, электронного удара и др.)
один или несколько электронов в атоме могут перейти на
подуровни с более высокой энергией. В этом случае атом
становится возбужденным и электронная конфигурация
будет характеризовать возбужденное состояние атома.
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При записи электронной конфигурации подуровни груп�
пируются по уровням, а число электронов на подуровне
указывается верхним индексом. Например, электронная
конфигурация гелия — 1s2, кислорода — 1s22s22p4, цин�
ка — 1s22s22p63s23p63d104s2.

При составлении электронных конфигураций много�
электронных атомов учитывают принцип минимальной
энергии, принцип Паули и правило Гунда.

Принцип минимальной энергии. Согласно этому прин�
ципу заселение уровней и подуровней электронами про�
исходит в порядке повышения уровня энергии орбиталей.
Первыми заполняются орбитали с минимальными уров�
нями энергии (характеризующимися наименьшими зна�
чениями квантовых чисел n и l и обладающими наимень�
шей энергией). В многоэлектронных атомах электроны
испытывают не только притяжение ядер, но и отталкива�
ние электронов, находящихся ближе к ядру и экранирую�
щих ядро от более далеко расположенных электронов.
Поэтому последовательность возрастания энергий орби�
талей усложняется.

Увеличение энергии и соответственно заполнение АО
происходит в соответствии с энергетической шкалой по�
дуровней (рис. 1.2):

1s < 2s < 3s < 3р < 4s < 3d < 4р < 5s < 4d < 5p <
< 6s < 5d < 4f < 6p < 7s < ...

Рис. 1.2
Примерная схема относительного

расположения
энергетических подуровней
в многоэлектронных атомах
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Приведенная последовательность подуровней установ�
лена экспериментально. Исключение составляют некото�
рые d� и f�элементы с так называемым явлением «прова�
ла» электронов, которое будет рассмотрено позже.

Принцип Паули. В 1925 г. П. Паули постулировал прин�
цип запрета, согласно которому в атоме не может быть двух
электронов, обладающих одинаковым набором квантовых
чисел n, l, ml и ms. Отсюда следует, что на каждой орбитали
может быть не более двух электронов, причем они должны
иметь противоположные (антипараллельные) спины, т. е.
допускается только один вариант заполнения АО:       .

Правило Гунда. В соответствии с этим правилом запол�
нение орбиталей одной подоболочки в основном состоя�
нии атома начинается одиночными электронами с одина�
ковыми спинами. После того как одиночные электроны
займут все орбитали в данной подоболочке, заполняются
орбитали вторыми электронами с противоположными спи�
нами. Например, у атома азота орбитали в основном состоя�
нии заполняют р�подоболочку 2р3 по одному электрону
               , а у атома кислорода начинается заполнение р�ор�
битали 2р4 вторым электроном                .

1.4.
ПЕРИОДИЧЕСКАЯ СИСТЕМА

ХИМИЧЕСКИХ ЭЛЕМЕНТОВ Д. И. МЕНДЕЛЕЕВА
И ЭЛЕКТРОННАЯ СТРУКТУРА АТОМОВ

Периодическая система элементов (ПСЭ) является гра�
фическим выражением периодического закона, открыто�
го Д. И. Менделеевым в 1869 г. Современная формулиров�
ка закона следующая: свойства элементов, а также фор2
мы и свойства их соединений находятся в периодической
зависимости от зарядов ядер их атомов.

Расположение элементов в периодической системе со�
ответствует электронному строению их атомов. У каждо�
го последующего элемента периодической системы на один
электрон больше, чем у предыдущего. С увеличением за�
ряда ядра структура внешних электронных слоев перио�
дически повторяется. В этом и состоит сущность периоди�
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ческой зависимости свойств элементов от заряда ядра их
атомов, выражаемой законом.

Существуют два основных вида Периодической табли�
цы: короткопериодная и длиннопериодная. Короткопери�
одный вариант периодической системы (традиционный) со�
держит 8 групп элементов, каждая из которых условно под�
разделяется на группу a (главную) и группу b (побочную).

Первый период состоит из двух элементов: водорода и
гелия.

Н 1s1  Не 1s2.

Атомом гелия заканчивается формирование K�оболоч�
ки атома, которую обозначают [Не]. Электрон, который
последним заполняет орбитали атома и отличает его от
атома предыдущего элемента, называется формирующим
электроном. В данном случае оба элемента имеют форми�
рующие s�электроны и относятся к группе s�элементов,
называемой так по формирующему электрону.

У элементов второго периода формируется L�оболоч�
ка, заполняются s� и p�подуровни. Формирующими элек�
тронами у первых двух элементов являются s�электроны,
поэтому Li и Be относятся к s�элементам:

Li 1s22s1 = [Не] 2s1  Be 1s22s2 = [Не] 2s2.

Остальные шесть элементов периода относятся к р�эле�
ментам, так как формирование их орбиталей заканчива�
ется p�электроном.

B 1s22s22p1 = [Не] 2s22p1  C 1s22s22p2 = [Не] 2s22p2;
N 1s22s22p3 = [Не] 2s22p3  О 1s22s22p4 = [Не] 2s22p4;
F 1s22s22p3 = [Не] 2s22p5  Ne 1s22s22p6 = [Не] 2s22p6.
Второй энергетический уровень (2s22p6) полностью

формируется у неона Ne. Его атом на внешнем уровне име�
ет устойчивую восьмиэлектронную конфигурацию (так
называемый октет электронов), которая может быть обо�
значена как [Ne].

Третий период начинается с натрия, электронная кон�
фигурация которого — [Ne] 3s1, и заканчивается аргоном
Ar c электронной конфигурацией 1s22s22p63s23р6.

Несмотря на то что в третьем энергетическом уровне
остается незаполненным 3d�подуровень, в четвертом пе
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риоде начинает формироваться следующий энергетический
уровень N (n = 4) и период начинается с s�элемента калия,
[Аr] 4s1. Это обусловлено тем, что энергия подуровня 4s
несколько ниже, чем энергия подуровня 3d (рис. 1.2). Пос�
ле заполнения 4s�подуровня заполняется 3d�подуровень.
Элементы, начиная со скандия Sc: [Ar] 3d14s2 до цинка
Zn: [Ar, 3d10] 4s2, имеющие формирующие d�электроны,
относятся к d�элементам.

При написании электронных формул d�элементов сле�
дует учитывать так называемый провал электрона из по�
дуровня ns в (n – 1)d. Так, у хрома на 4s�подуровне остает�
ся один электрон, а на 3d�подуровне вместо четырех ока�
зывается пять d�электронов. Это обусловлено более низкой
энергией конфигурации 3d54s1 по сравнению с конфигу�
рацией 3d44s2. Провал электронов наблюдается и у других
атомов, в том числе последующих периодов, например у
атомов Сu, Nb, Mo, Ru, Rh, Ag, Pt, Au, Pd. Причем у палла�
дия электронная формула имеет следующий вид: [Kr, 4d10]
5s0, т. е. оба s�электрона «провалились» на d�подуровень.

Четвертый период завершается формированием под�
уровня 4р у криптона [Аr, 3d10] 4s24p6 или [Kr]. Всего в
четвертом периоде 18 элементов.

Пятый период аналогичен четвертому периоду. Он на�
чинается с s�элемента рубидия [Kr] 5s1 и заканчивается
р�элементом ксеноном [Kr, 4d10] 5s25p6 или [Хе] и вклю�
чает в себя десять d�элементов от иттрия до кадмия. Всего
в пятом периоде 18 элементов.

В шестом периоде, как и в пятом, после заполнения
s�подуровня начинается формирование d�подуровня пред�
внешнего уровня у лантана. Однако у следующего элемен�
та энергетически выгоднее формирование 4f�подуровня по
сравнению с 5d�подуровнем. Поэтому после лантана сле�
дуют 14 лантанидов с формирующими f�электронами, т. е.
f�элементов от церия Се: [Хе] 4f25d06s2 до лютеция Lu: [Хе,
4f14] 5d16s2. Затем продолжается заполнение оставшихся
орбиталей в 5d�подуровне и 6р�подуровне. Период завер�
шает радон [Хе] 6s26p6 или [Rn]. Таким образом, период
имеет 32 элемента: два s�элемента, шесть р�элементов, де�
сять d�элементов и четырнадцать f�элементов.
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Седьмой период начинается и продолжается аналогич�
но шестому, однако формирование его не завершено. Он
также имеет вставную декаду из d�элементов и четырнад�
цать 5f�элементов (актинидов). К настоящему времени
известно 118 элементов, в том числе d�элементы шестого
периода: актиний (Ас), резерфордий (Rf), дубний (Db),
сиборгий (Sg), борий (Bh), хассий (Hs), мейтнерий (Mt).

1.5.
СТРУКТУРА

ПЕРИОДИЧЕСКОЙ СИСТЕМЫ ЭЛЕМЕНТОВ.
ПЕРИОД, ГРУППА И ПОДГРУППА

С ТОЧКИ ЗРЕНИЯ СТРОЕНИЯ АТОМОВ

Периодическая система элементов состоит из перио�
дов, групп и подгрупп. Периодом называется последова�
тельный ряд элементов, размещенных в порядке возраста�
ния заряда ядра атомов, электронная конфигурация ко�
торых изменяется от ns1 до ns2np6 (или до ns2 у элементов
первого периода). Периоды начинаются с s�элемента и за�
канчиваются р�элементом (у элементов первого периода —
s�элементом). Малые периоды содержат 2 и 8 элементов,
большие — 18 и 32 элемента, седьмой период остается не�
завершенным.

Подуровни ns, np и nd, где квантовое число n равно
номеру периода, и электроны на них называют внешни2
ми, а остальные подуровни, заполненные электронами, —
внутренними.

В периодической системе имеется восемь групп. Груп2
па — это совокупность элементов, атомы которых имеют
одинаковое число электронов на внешнем уровне и неза�
вершенном предвнешнем (внутреннем) подуровне, т. е.
могут проявлять одинаковую валентность. Для большин�
ства элементов номер группы показывает максимальную
валентность.

Группы делятся на главные (основные) и побочные под�
группы. Подгруппы включают в себя элементы с анало�
гичными электронными структурами — элементы�анало2
ги. К главным подгруппам (подгруппам a) относятся под�
группы, которые начинаются одним из элементов второго
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периода: Li, Be, В, С, N, О, F и подгруппа благородных
газов. К побочным подгруппам (подгруппам b) принадле'
жат d' и f'элементы. Первые шесть d'элементов (от Sc до
Fe) начинают соответствующие подгруппы от подгруппы
IIIb (Sc) до подгруппы VIIIb (Fe).

Например, для IV группы имеем:

Электронные формулы показывают, что валентные
конфигурации элементов IV группы определяются их че'
тырьмя валентными электронами. Однако состояния этих
электронов различны: у элементов главной подгруппы —
это электроны внешнего уровня ns2np2, а у элементов по'
бочной подгруппы — это электроны внешнего и предвнеш'
него уровней (n – 1)d2ns2.

Таким образом, для атомов s', p'элементов, находя'
щихся в основном состоянии валентными являются элект'
роны внешних ns', np'подуровней, в возбужденном —
электроны ns', np', nd'подуровней. Валентные электроны
атомов d'элементов в основном состоянии (кроме элемен'
тов IIb подгруппы) — это электроны предвнешнего (n – 1)d
и внешнего ns'подуровней. Для возбужденных атомов
d'элементов валентными могут быть электроны (n – 1)f',
(n – 1)d', ns' и np'подуровней. Подуровни, на которых на'
ходятся валентные электроны, также называются валент'
ными. В электронных формулах именно валентные под'
уровни атомов выносятся за скобки, например

Сd [Kr, 4d10] 5s2, Os[Xe, 5d6] 6s2.

Все элементы семейства железа (Fe, Co, Ni) и их анало'
ги — платиновые металлы включаются в подгруппу VIIIb.
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Медь и ее аналоги, имеющие во внешнем s�подуровне по
одному электрону, образуют первую побочную подгруп�
пу, а цинк и его аналоги — вторую побочную подгруппу.
Лантаниды и актиниды (f�элементы) находятся в IIIb под�
группе в соответствии с особенностями их электронных
конфигураций.

Вариант длиннопериодной формы (приведен на внут�
ренней обложке), утвержденный ИЮПАК — Международ�
ным союзом теоретической и прикладной химии (IUPAC —
International Union of Pure and Applied Chemistry) в каче�
стве базового, предполагает сведение химических элемен�
тов в двухмерную таблицу. Периодическая система разде�
лена на четыре блока (рис. 1.3).

Блоки таблицы включают элементы, у которых форми�
руется один тип орбиталей (подуровень). Члены s� и р�бло�
ков относятся к элементам главных групп, а d�элементы
(часто за исключением элементов 12�й группы: цинка,
кадмия и ртути) называются переходными элементами.
Элементы f�блока подразделяются на более легкие (атом�
ные номера 57–71) лантаниды и более тяжелые (атомные
номера 89–103) актиниды. Каждый период таблицы от�
вечает полному заполнению s� и p�подуровней данного уров�
ня. Номер периода равен главному квантовому числу n обо�
лочки, заполняющейся у элементов в главных группах.

Номер группы тесно связан с количеством валентных
электронов атома. Точное соотношение зависит от номера

Рис. 1.3
Структура длиннопериодной периодической системы
(закрашенные области включают элементы главных

подгрупп)
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группы G и принятой системы нумерации. Согласно сис�
теме нумерации «1–18», рекомендованной ИЮПАК:

В соответствии с этим валентные электроны элемен�
тов d�блока находятся на ns и (n – 1)d орбиталях. Напри�
мер, скандий имеет три валентных электрона: два на 4s� и
один на 3d�орбиталях. Количество валентных электронов
у элемента р�блока селена (16�я группа) равно 16 – 10 = 6.
С другой стороны, в системе нумерации римскими цифра�
ми номер группы равен числу валентных s� и p�электро�
нов для элементов s� и p�блоков. Так, селен находится в
группе VI, следовательно, имеет шесть валентных (s и p)
электронов.

1.6.
ПЕРИОДИЧЕСКОЕ ИЗМЕНЕНИЕ

СВОЙСТВ ЭЛЕМЕНТОВ

Квантово�механическое рассмотрение строения атомов
позволяет сделать вывод о природе периодичности физи�
ческих и химических свойств элементов и физической
сущности распределения элементов в Периодической си�
стеме Д. И. Менделеева. С возрастанием заряда ядра ато�
ма периодически изменяются те свойства атома, которые
зависят от количества и квантового состояния внешних
электронов. К таким свойствам относятся валентность,
атомные и ионные радиусы, энергии ионизации и срод�
ство к электрону, электроотрицательность, оптические и
магнитные свойства атомов и др. Рассмотрим периодиче�
ское изменение некоторых свойств атомов.

Радиусы атомов. Двойственная природа свойств элект�
рона приводит к вероятностному распределению электрон�
ной плотности в атоме и не позволяет точно ограничить раз�
меры атома. За радиус атома принимают теоретически
рассчитанное расстояние от ядра до наиболее удаленного
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максимума электронной плотности (орбитальный ра2
диус атома) или половину расстояния между центрами
двух смежных атомов в кристаллах (эффективный ра2
диус атома). Такой подход позволяет химикам предло�
жить различные способы определения атомных радиусов
на базе эмпирических данных. Металлический радиус оп�
ределяется как половина найденного экспериментально
расстояния между ядрами ближайших соседних атомов в
твердом металле (рис. 1.4а). Ковалентный радиус неме�
таллического элемента определяется как половина межъя�
дерного расстояния для соседних атомов одного элемента

Рис. 1.5
Изменение атомных радиусов в зависимости от порядкового номера

элемента z

Рис. 1.4
Способы определения атомных радиусов на базе эмпирических

данных:
а — металлический радиус; б — ковалентный радиус; в — ионный радиус.
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в молекуле (рис. 1.4б). Периодические изменения в зна�
чениях металлических и ковалентных радиусов видны из
данных, приведенных на рисунке 1.5. В дальнейшем бу�
дем называть и металлические, и ковалентные радиусы
просто атомными радиусами. Ионный радиус элемента
определяется расстоянием между ядрами соседних кати�
онов и анионов (рис. 1.4в).

Как изменяются радиусы атомов в периодах и груп�
пах Периодической системы элементов?

В пределах каждого периода с ростом заряда ядра и
увеличения числа электронов на внешнем уровне наблю2
дается тенденция к уменьшению радиусов атомов. В пре�
делах одного периода самые большие размеры атомов ха�
рактерны для s�элементов Ia группы (щелочных металлов),
которые имеют наименьший заряд ядра и у которых начи�
нается формирование нового энергетического уровня.

У элементов малых периодов, в которых происходит
заполнение электронами внешнего энергетического уров�
ня, уменьшение радиусов происходит в большей степени,
чем в больших периодах. Таким образом, в больших перио�
дах у d�элементов, в которых происходит заполнение пред�
внешнего подуровня, наблюдается более плавное умень�
шение радиусов при увеличении заряда ядра атома. Для
d� и f�элементов наблюдается так называемая вторичная
периодичность в свойствах вследствие сильного экрани�
рующего воздействия предвнешних d� и f�электронов на
внешние s�электроны.

В пределах группы Периодической системы элементов
с ростом заряда ядра атома и возрастанием числа элект2
ронных слоев (сверху вниз) радиусы атомов увеличивают2
ся. Причем в главных подгруппах радиусы атомов увели�
чиваются в большей степени, чем в побочных подгруппах.
Это связано с тем, что эффект, обусловленный увеличени�
ем заряда ядра у d� и f�элементов, почти полностью ком�
пенсирует увеличение радиусов атомов за счет возникно�
вения новых электронных уровней.

Положительно заряженные ионы имеют меньше элек�
тронов, а отрицательно заряженные ионы имеют больше
электронов, чем соответствующие электронейтральные
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атомы. Поэтому радиусы положительно заряженных ионов
меньше, а радиусы отрицательно заряженных ионов боль�
ше радиусов соответствующих атомов. Радиусы ионов так�
же находятся в периодической зависимости от порядково�
го номера элемента. Например, в пределах одной группы
радиусы ионов одинакового заряда возрастают с увеличе�
нием номера элемента (заряда ядра).

Энергия ионизации. Энергия, удаления электрона от
данного атома, находящегося в основном состоянии, ха�
рактеризуется первой энергией ионизации I1. Например:

Э – е = Э+.
В результате ионизации атомы превращаются в поло�

жительно заряженные ионы — катионы. Энергию иони�
зации относят к одному молю частиц и количественно
выражают в килоджоулях на моль (кДж/моль) или в элек�
тронвольтах (эВ)�.

Напомним, что моль — это количество вещества, ко�
торое содержит 6,022�1023 структурных элементов (атомов,
молекул, ионов и т. д.).

Первая энергия ионизации (рис. 1.6) определяется элект�
ронным строением атомов элементов, и ее изменение име�
ет периодический характер. В целом, величина энергии
ионизации возрастает по периоду. Наименьшие значения
энергии ионизации имеют щелочные элементы, находя�
щиеся в начале периода, наибольшими значениями энер�
гии ионизации характеризуются благородные газы, нахо�
дящиеся в конце периода. Пики на кривой зависимости
энергии ионизации от порядкового номера элемента на�
блюдаются у элементов с законченным s�подуровнем (Be,
Mg), d�подуровнем (Zn, Cd, Hg) и р�подуровнем, в каждой
АО которого находится по одному электрону (N, P, As).
Минимумы на кривой наблюдаются у элементов, имею�
щих на внешнем подуровне по одному электрону (щелоч�
ные металлы, В, Al, Ga, In).

В одной и той же группе энергия ионизации несколь�
ко уменьшается с увеличением порядкового номера эле�
мента, что обусловлено увеличением размеров атомов и

* 1 эВ = 1,6�10–19 Дж. Для одного моля частиц 1 эВ = 96,5 кДж/моль.
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расстояния внешних подуровней от ядра. Кроме первой
энергии ионизации, элементы с многоэлектронными ато�
мами могут характеризоваться второй I2, третьей I3 и бо�
лее высокой энергией ионизации, которые равны соответ�
ственно энергии отрыва молей электронов от 1 моль ионов
Э+, Э2+ и т. д. При этом энергии ионизации возрастают с
увеличением их номеров, т. е. I1 < I2 < I3. Особенно рез�
кое увеличение ионизации наблюдается при отрыве элек�
тронов из заполненного подуровня.

Энергия ионизации — важная характеристика атома.
Значение величины энергии ионизации позволяет судить
о том, насколько прочно связаны электроны в атоме, на�
сколько «легко» данный атом «теряет» то или иное коли�
чество электронов. Например, для атомов элементов с низ�
кими значениями I (щелочные элементы, Ba, Al, Cr) ха�
рактерно образование катионов.

Сродство к электрону. Энергетический эффект при�
соединения электрона к данному атому, находящемуся
в основном состоянии, определяется сродством к элект2
рону. Например,

Э + е = Э–.

Рис. 1.6
Зависимость первой энергии ионизации от порядкового номера

элемента z
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В результате образуются отрицательно заряженные
частицы — анионы. Сродство к электрону Еср количествен�
но выражается в кДж/моль или эВ. Сродство к электрону
зависит от положения элемента в периодической системе.
Наибольшие значения сродства к электрону имеют гало�
гены, кислород, сера, наименьшие и даже отрицательные
ее значения — элементы с электронной конфигурацией s2

(He, Be, Mg, Zn), с полностью или наполовину заполнен�
ными р�подуровнями (Ne, Ar, Kr, N, P, As). Для атомов
элементов с высоким сродством к электрону характерно
образование анионов.

Рассмотрим примеры записи электронных структур
ионов. Учитывая, что электрон имеет единичный отрица�
тельный заряд, электронные конфигурации положитель�
но и отрицательно заряженных ионов (реальных или
условных) строятся по электронным формулам нейтраль�
ных атомов следующим образом:

S [Ne] 3s23p4 , S2+ [Ne] 3s23p2, S2– [Ne] 3s23p6 = [Ar];
Ag [Kr, 4d10] 5s1, Ag+ [Kr, 4d10];
Fe [Ar] 3d64s2, Fe2+ [Ar] 3d6, Fe3+ [Ar] 3d5;
I [Kr] 5s25p5, I– [Kr] 5s25p6, I5+ [Kr] 5s2;
Cs [Xe] 6s1, Cs+ [Xe].
При построении формулы катиона электроны удаля�

ют из подуровней нейтральных атомов справа налево по
электронной формуле, а в пределах одного подуровня —
освобождают атомные орбитали полностью и поочередно.
Так, для написания электронной формулы катиона Fe2+

удаляют два 4s�электрона, а для катиона Fe3+ удаляют два
4s�электрона и один d�электрон.

При построении формулы аниона электроны добавля�
ют на атомные орбитали незавершенного энергетического
подуровня в соответствии с принципами минимума энер�
гии и запрета Паули. Так, для аниона S2– добавляют два
электрона на две 3р�атомные орбитали (при этом образует�
ся устойчивая «октетная» конфигурация атома аргона Ar).

При удалении электронов от ядра в процессе иониза�
ции необходимо затратить энергию, причем тем большую,
чем больше заряд иона. Поэтому энергии ионизации соот�
носятся как I1 < I2 < I3 < I4.
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Удаление электронов из нейтрального атома при обра�
зовании положительных ионов уменьшает их радиусы
вследствие уменьшения периферийной электронной плот�
ности и большего притяжения оставшихся электронов к
ядру из�за уменьшения межэлектронного отталкивания.
Действительно, согласно справочным данным радиус ато�
ма олова r (Sn) = 0,158 нм, иона r (Sn2+) = 0,102 нм, иона r
(Sn4+) = 0,067 нм.

Частицы, имеющие одинаковое число электронов, на�
зывают изоэлектронными. Например, по 23 электрона
содержат такие частицы, как атом Ti [Ar] 3d2 4s2 и катион
V+ [Ar] 3d3 4s1.

1.7.
ЭЛЕКТРООТРИЦАТЕЛЬНОСТЬ

И ОКИСЛИТЕЛЬНО
ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ
СВОЙСТВА ЭЛЕМЕНТОВ

Окислительно�восстановительные свойства атомов эле�
ментов являются важной характеристикой, определяю�
щей химические свойства веществ. При химическом вза�
имодействии происходит перестройка электронной струк�
туры атомов. Перераспределение электронной плотности
атомов в химических реакциях зависит от способности
атомов элементов отдавать и принимать электроны.

Восстановительная активность элементов опреде2
ляется способностью их атомов отдавать электроны.
Вещества, атомы которых отдают электроны, называют�
ся восстановителями. Атомы элементов�восстановите�
лей, отдавая электроны, превращаются в положительно
заряженные ионы, например

Na – е = Na+.

Для атомов металлов характерны восстановительные
свойства.

С увеличением восстановительной способности элемен�
тов потенциалы ионизации уменьшаются. Наименьшими
потенциалами ионизации обладают щелочные металлы.

Окислительная способность элементов определяет2
ся способностью их атомов присоединять электроны.
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Вещества, атомы которых присоединяют электроны, на�
зываются окислителями. Атомы элементов�окислителей,
присоединяя электроны, превращаются в отрицательно
заряженные ионы, например

F + е = F–.
Для атомов неметаллов по сравнению с атомами ме�

таллов характерны окислительные свойства. Чем выше
окислительная способность атомов элементов, тем боль�
шая энергия выделяется при присоединении электрона к
атому и тем больше энергия сродства к электрону. Макси�
мальными энергиями сродства к электрону обладают ато�
мы фтора, хлора, кислорода.

Окислительно�восстановительная способность атомов
зависит главным образом от величины заряда ядра, ра�
диуса атома и числа электронов на внешнем уровне. Чем
больше заряд ядра атомов в данном периоде, меньше ра�
диус и больше число электронов на внешнем незавершен�
ном уровне, тем в большей степени выражены окислитель�
ные свойства элемента и в меньшей — восстановительные.

Сочетание значений энергии ионизации и энергии срод�
ства к электрону, очевидно, может служить мерой способ�
ности атома и отдавать и принимать электроны, т. е. ме�
рой его окислительно�восстановительной способности.
Чем больше сумма потенциала ионизации и сродства к
электрону, тем выше окислительные способности атома.
Чем меньше сумма этих величин, тем выше восстанови�
тельные способности атома.

Для характеристики суммарной способности атомов в
соединениях притягивать к себе электроны и для харак�
теристики их окислительно�восстановительной способно�
сти введено понятие электроотрицательности (ЭО), кото�
рая является функцией энергий ионизации и сродства к
электрону. Л. Полинг ввел относительную шкалу элект�
роотрицательности. За единицу в шкале электроотрица�
тельности принято значение ЭО для атома лития. Наибо�
лее электроотрицательный атом фтора имеет значение 4.
Электроотрицательности элементов изменяются периоди�
чески с последовательным изменением заряда ядра атома
(табл. 1.1).
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Рассмотрим изменение окислительно�восстановитель�
ной способности элементов по периодам и группам. В пе�
риоде число электронов на внешней электронной оболоч�
ке возрастает слева направо от одного у атомов щелочных
металлов до восьми у атомов благородных газов. В том же
направлении — слева направо — в периоде уменьшаются
радиусы атомов (например, от 0,189 нм у натрия до 0,099 нм
у хлора). Следовательно, по периоду с увеличением заря�
да ядра восстановительная способность элементов умень�
шается и увеличивается их окислительная способность.
Таким образом, величина ЭО возрастает по периоду слева
направо, например для третьего периода:

В главных подгруппах значительное увеличение ра�
диусов атомов сверху вниз по периодической системе (на�
пример, для главной подгруппы I группы от 0,155 нм у
атома лития до 0,268 нм у атома цезия) приводит к ослаб�
лению энергии связи внешних электронов с ядром. Сле�
довательно, восстановительная способность элементов в
главных подгруппах с увеличением заряда ядра увеличи�
вается, а окислительная — уменьшается. Таким образом,
величина ЭО уменьшается по главным подгруппам сверху
вниз, например для главной подгруппы VI группы:

Самые сильные элементы�восстановители, имеющие
наименьшие значения ЭО, расположены в нижней левой
части Периодической системы элементов (Fr, Cs, Rb, Ra).
Самые сильные окислители, имеющие наибольшие вели�
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чины ЭО, расположены в верхней правой части (F, Cl, О).
У атомов d� и f�элементов имеются особенности в измене�
нии ЭО, вызванные экранированием d� и f�электронами
ядра от электронов внешней оболочки.

В заключение отметим, что электроотрицательность
элементов (табл. 1.1) возрастает по периоду и несколько
убывает в группах с возрастанием номера периода у эле�
ментов I, II, V, VI и VII главных подгрупп, III, IV и V по�
бочных подгрупп. Электроотрицательность имеет слож�
ную зависимость у элементов III главной подгруппы (ми�
нимум ЭО у алюминия), возрастает с увеличением номера
периода у элементов IV–VIII побочных подгрупп. Наи�
меньшие значения ЭО имеют s�элементы I подгруппы, наи�
большие значения — р�элементы VII и VI групп.

ПРИМЕРЫ
РЕШЕНИЯ ЗАДАЧ

Задача 1.1. Определите длину волны объекта массой
100 кг, перемещающегося со скоростью 6 м/с. Характер�
ны ли для этого объекта волновые свойства?

Р е ш е н и е. Уравнение де Бройля (1.2) дает связь дли�
ны волны частицы с его массой и скоростью, откуда � =
= 6,63�10�34 Дж�с/(100 кг�6 м/с) = 1,10�10�36 м. Но большая
это величина или малая? Атом водорода дает излучение в
интервале � 10�7–10�6 м; как метровый диапазон радио�
волн (1–100 м), так и 
�лучи (� 10�15 м) имеют длины волн
несравнимо больше, чем полученный результат, не подда�
ющийся измерению современными приборами. Следова�
тельно, для этого тела не характерны волновые свойства,
это не микрообъект, а макрообъект, обладающий большой
массой и относительно малой скоростью.

Задача 1.2. Скорость движения электрона равна 2�108

м/с. Рассчитайте длину волны электрона.
Р е ш е н и е. Взаимосвязь между скоростью движения

электрона и его длиной волны � (корпускулярно�волно�
вой дуализм) выражается уравнением де Бройля:

� �
�

,h
m



30 ОБЩАЯ ХИМИЯ. ТЕОРИЯ И ЗАДАЧИ

где h — постоянная Планка, равная 6,63�10–34 Дж�с; m —
масса электрона, равная 9,11�10–31 кг; � — его скорость.
Следовательно, длина волны электрона:

�
�

�
�� � � �

� � �

34
12

31 8

6,63 10 3,6 10 м.
9,11 10 2 10  

Задача 1.3. Какова погрешность в определении коор�
динаты электрона �х, движущегося в атоме со скоростью
�х = 2�107 м/с, если погрешность в определении его скоро�
сти ��х составляет 1%? Сравните полученный результат с
радиусом электрона (rl = 2,82�10–15 м) и размерами атомов.

Р е ш е н и е. По соотношению неопределенности Гей�
зенберга:

� � � �
�

  ,
2x
hx p

получаем
� �

�� � ��
 ,

2 e x

hx
m

так как �px = me � ��x, где me = 9,11�10–31 кг — масса элек�
трона.

Тогда
�х � 6,63�10–34 Дж�с/(2 � 3,14 � 9,11�10–31 кг � 0,01 �

� 2�107 м/с);
�х � 5,79�10–10 м.

Задача 1.4. Имеется ли d�подуровень на втором энер�
гетическом уровне?

Р е ш е н и е. Нет, так как для d�подуровня l = 2, что
возможно только для значений n � 3.

Задача 1.5. Почему число АО на L�уровне равно четы�
рем?

Р е ш е н и е. Каждая АО характеризуется тремя зна�
чениями квантовых чисел: n, l, ml. Уровень L (n = 2) име�
ет два подуровня: l = 0 и l = 1. При l = 0 имеется единствен�
ное значение ml = 0 (одна АО), а при l = 1 имеются три зна�
чения ml: –1, 0, +1 (всего три АО). Тогда общее число АО
на L�уровне равно четырем.

Задача 1.6. Покажите графически распределение элек�
тронов в атомах с конфигурацией d4 в основном состоя�
нии. Определите суммарное значение ms всех четырех
электронов.
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Р е ш е н и е. В соответствии с правилом Гунда суммар�
ный спиновый момент электронов должен быть максима�
лен при этом знак суммы («+» или «–») не имеет значе�
ния. Например:

� � �� 4 1/2 2sm

при следующем распределении:

Задача 1.7. Напишите электронную формулу элемен�
та, атом которого содержит на 3d�подуровне один элект�
рон. В каком периоде, группе и подгруппе он находится и
как этот элемент называется?

Р е ш е н и е. В соответствии с принципом наименьшей
энергии 3d�подуровень заполняется после заполнения по�
дуровня 4s2:

ls22s22p63s33p63d14s2.

Общее число электронов в атоме, которое определяет
порядковый номер элемента в периодической системе, 21.
Это скандий. Из электронной формулы видно, что этот
элемент находится в четвертом периоде, третьей группе
(три валентных электрона 3d14s2), побочной подгруппе
(элемент d�семейства).

Задача 1.8. Составьте полную и сокращенную электрон�
ные формулы атома элемента с порядковым номером 20.
Покажите распределение электронов по квантовым ячейкам
(атомным орбиталям) внешнего энергетического уровня.

Р е ш е н и е. По порядковому номеру заключаем: в ато�
ме 20 электронов. Данный элемент — кальций (Са). Элек�
тронная формула в соответствии с принципом наимень�
шей энергии имеет вид

ls22s22p63s23p4s2 (2 + 2 + 6 + 2 + 6 + 2) = 20.
Сокращенная электронная формула — [Аr] 4s2.
Электронной формуле атома кальция соответствует

следующее распределение электронов по орбиталям:
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Задача 1.9. Напишите электронную формулу атома
фтора. Состояние внешних электронов выразите электрон�
но�графической схемой.

Р е ш е н и е. Атомный номер фтора равен 9, следова�
тельно, в его атоме имеется 9 электронов. В соответствии
с принципом наименьшей энергии электронная формула
фтора: 1s22s22p5. Второй энергетический уровень в атоме
фтора — внешний. Для внешних электронов составляем
электронно�графическую схему:

Задача 1.10. Составьте электронно�графические схемы
возможных состояний электронов внешнего энергетиче�
ского уровня атома углерода. Определите суммарный спин
для основного и возбужденного состояния атома.

Р е ш е н и е. Электронная формула атома углерода —
1s22s22p2, состояние электронов внешнего уровня — 2s22p2.
Подуровень 2p не завершен. Схемы распределения элект�
ронов на внешнем уровне в основном и возбужденном со�
стояниях атома углерода:

Суммарный спин для основного состояния атома:

� � � � � �� 1/2 1/2 2 1/2 1,sm

а для возбужденного:

� � �� 4 1/2 2.sm

Задача 1.11. Напишите сокращенные электронные фор�
мулы калия и рутения.

Р е ш е н и е. В сокращенном виде часть электронной
формулы, соответствующая устойчивой электронной обо�
лочке атома предшествующего благородного газа, заме�
няется символом этого элемента в квадратных скобках, а
остальная часть формулы записывается в обычном виде.
В результате электронная формула записывается в виде

калий: [Ar]4s1; рутений: [Kr] 4d65s2.
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Задача 1.12. Определите, к каким семействам хими�
ческих элементов (s, p, d, f) относятся стронций (Z = 38) и
цирконий (Z = 40).

Р е ш е н и е. Химические элементы подразделяются на
четыре семейства.

1) s�элементы. В атомах этих элементов происходит
заполнение электронами s�подуровня внешнего (последне�
го) энергетического уровня;

2) p�элементы. Заполняется электронами p�подуровень
внешнего энергетического уровня;

3) d�элементы. Заполняется электронами d�подуровень
предвнешнего энергетического уровня;

4) f�элементы. Заполняется электронами f�подуровень
второго снаружи энергетического уровня.

Записываем сокращенные электронные формулы дан�
ных элементов:

Sr: [Kr]5s2 (s�элемент); Zr: [Kr]4d25s2 (d�элемент).
Задача 1.13. Определите, к каким семействам хими�

ческих элементов (s, p, d, f) относятся свинец (Z = 82) и
самарий (Z = 62)

Р е ш е н и е. Pb: [Xe, 4f145d10] 6s26p2 (p�элемент); Sm:
[Xe] 4f56s2 (f�элемент).

Задача 1.14. Определите число электронов внешнего
энергетического уровня в атоме алюминия. К какому се�
мейству химических элементов (s, p, d, f) относится алю�
миний?

Р е ш е н и е. Электронная формула алюминия (Z = 13):
1s22s22p63s23p1, или в сокращенном виде: [Ne]3s23p1. Алю�
миний принадлежит семейству p�элементов, в его атоме три
электрона находятся на внешнем энергетическом уровне.

Задача 1.15. Охарактеризуйте все неспаренные элект�
роны в атоме марганца (в основном состоянии) квантовы�
ми числами.

Р е ш е н и е. Электронная формула атома марганца
(Z = 25): 1s22s22p63s23p63d54s2, или в сокращенном виде:
[Ar]3d54s2. Из электронной формулы видно, что незавер�
шенным является 3d�подуровень, максимально возможное
число электронов, на котором равно 10, все остальные под�
уровни завершены полностью, поэтому согласно правилу
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Хунда электроны на них спарены. Следовательно, все не�
спаренные электроны находятся на 3d�подуровне. Изоб�
разим электронно�графическую формулу для этого поду�
ровня:

Состояние электронов в атомах характеризуется че�
тырьмя квантовыми числами: главным, орбитальным,
магнитным и спиновым. Для пяти неспаренных электро�
нов атома марганца их значения приведены в таблице 1.2.

Задача 1.16. Напишите электронные формулы атома
железа и ионов железа (+2) и железа (+3).

Р е ш е н и е. В атоме железа 3d�подуровень заполня�
ется электронами после 4s�подуровня, но при ионизации
атома вначале отрываются от атома 4s�электроны. Поэто�
му электронные формулы таковы:

Fe: 1s22s22p63s23p63d64s2;
Fe2+: 1s22s22p63s23p63d64s0;
Fe3+: 1s22s22p63s23p63d54s0.
Задача 1.17. Определите число валентных электронов

в атоме ванадия.
Р е ш е н и е. Электронная формула ванадия (Z = 23):

1s22s22p63s23p63d34s2, или в сокращенном виде: [Ar] 3d34s2.
Ванадий принадлежит семейству d�элементов, следова�
тельно, в его атоме пять валентных электронов.

Задача 1.18. Почему элементы № 40 и 50 расположе�
ны в одном периоде (5), одной IV группе, но разных под�
группах — a и b?

Р е ш е н и е. Электронная конфигурация атомов эле�
ментов № 40 циркония и № 50 олова соответственно Zr =
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= �Kr� 4d25s2 и Sn = �Kr, 4d10� 5s25p2. Внешние электроны
двух атомов расположены на 5�м уровне (n = 5), значит,
это элементы пятого периода. Сумма числа электронов на
внешнем уровне (пятом) и незавершенном предвнешнем
(4d) подуровне равна четырем, учтем, что у олова 4d�под�
уровень завершен, значит, это элементы IV группы. Но
формирующий электрон у Zr (d�электрон) расположен на
предвнешнем уровне, а у Sn (р�электрон) — на внешнем.
Поэтому Zr — элемент побочной подгруппы b, а Sn — глав�
ной a.

Задача 1.19. В какой группе и каком периоде Перио�
дической системы элементов находится элемент с поряд�
ковым номером 42?

Р е ш е н и е. Расположение элементов в периодической
системе в соответствии со строением их атомов следую�
щее: в первом периоде 2, во втором 8, в третьем 8. Третий
период заканчивается элементом с порядковым номером
18 (2 + 8 + 8 = 18). В четвертом периоде 18 элементов, т. е.
он заканчивается элементом с порядковым номером 36.
В пятом периоде также 18 элементов, поэтому элемент с
порядковым номером 42 попадает в пятый период. В пя�
том периоде он занимает шестое место и находится в шес�
той группе. Этот элемент — молибден (Мо).

Задача 1.20. Могут ли атомы неметаллов проявлять
восстановительные свойства?

Р е ш е н и е. Да, в реакциях с более сильным окислите�
лем данный неметалл является восстановителем. Например

Н + Сl � НСl;
Н – e � Н+;
Сl + e � Сl–.

Водород — восстановитель (ЭО = 2,1), хлор — окисли�
тель (ЭО = 3). Исключение составляет только фтор, кото�
рый во всех реакциях проявляет только окислительные
свойства и имеет самое большое значение электроотрица�
тельности. Это связано с высоким эффективным зарядом
ядра, действующим на электроны внешнего уровня, срав�
нительно малым радиусом атома и, как следствие, высо�
кой энергией связи внешних электронов с ядром.
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Задача 1.21. На основании электронного строения ато�
ма серы определите число электронов, принимающих уча�
стие в восстановлении и окислении этого атома.

Р е ш е н и е. Электронная конфигурация атома серы
1s22s22p63s23p4. До устойчивого октета на внешнем уров�
не атому недостает двух электронов. Принимая их, атом
серы проявляет свойства окислителя (например, в Н2S):

S + 2e � S2–.

Как восстановитель, атом серы может отдавать элект�
роны внешнего уровня (максимально шесть, например в
SF6):

S – 6e � S6+.

Для серы ЭО = 2,5; для водорода ЭО = 2,1; для фтора
ЭО = 4.

Задача 1.22. Какой из атомов элементов обладает бо�
лее сильными восстановительными свойствами — натрий
или цезий?

Р е ш е н и е. Строение электронных оболочек атомов
натрия и цезия можно представить следующим образом:

11Na 1s22s22p63s1, или сокращенно: [Ne] 3s1;

55Cs 1s22s22p63s23p63d104s24p64d105s25p66s1, или [Хе] 6s1.
Как видим, у обоих атомов на внешнем энергетическом

уровне находится по одному электрону. Однако у атома це�
зия внешний электрон расположен дальше от ядра (на ше�
стом энергетическом уровне, а у натрия — на третьем) и,
следовательно, энергия ионизации у него меньше. Посколь�
ку восстановительные свойства обусловлены способностью
к отдаче электронов, они сильнее выражены у цезия.

Задача 1.23. Исходя из положения в периодической
системе, опишите, сколько и какие электроны может от�
давать атом элемента с порядковым номером 23 в хими�
ческих реакциях.

Р е ш е н и е. По периодической системе определяем,
что элемент с порядковым номером 23 находится в чет�
вертом периоде и в побочной подгруппе V группы. Этот
элемент — ванадий (V). Электронная формула ванадия:

1s22s22p63s23p63d34s2, или сокращенно: [Ar] 3d34s2.
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По электронной формуле заключаем, что ванадий —
d�элемент. Элемент может отдавать 2 электрона с 4s�под�
уровня, проявляя степень окисления +2. Атом ванадия
может также отдавать электроны с предвнешнего d�под�
уровня (3 электрона) и, таким образом, проявляет высшую
степень окисления +5 (численно равную номеру группы,
в которой расположен элемент).

ЗАДАЧИ
ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОГО РЕШЕНИЯ

1.1. Определите длину волны ��частицы массой 6,64�
�10–27 кг, перемещающейся со скоростью 1�104 м/с. Срав�
ните диапазон рентгеновского излучения 5�10–3 нм с по�
лученным результатом.

1.2. Какова погрешность в определении координаты
протона �х, движущегося со скоростью 2�104 м/с, если
погрешность в определении его скорости составляет 2%,
а масса протона равна 1,67�10–27 кг? Сравните полученный
результат с размерами радиусов атомов.

1.3. Выделяется или поглощается энергия при перехо�
де электрона атома водорода с третьего энергетического
уровня (n = 3) на первый уровень (n = 1)?

1.4. Укажите число атомных орбиталей на: а) s�под�
уровне; б) р�подуровне; в) d�подуровне; г) f�подуровне, и
определите максимальное число электронов на каждом из
подуровней.

1.5. Каково максимальное число ориентаций d�орби�
талей различным образом ориентированных в пространст�
ве? Различаются ли энергии d�орбиталей в пространстве?

1.6. Возможно ли нахождение электрона в атоме водо�
рода в возбужденном состоянии на f�подуровне? Если да,
то при каком значении n?

1.7. Возможно ли наличие в атоме двух электронов с
одинаковыми значениями трех квантовых чисел: n, ml и
ms? Приведите примеры.

1.8. Покажите графически распределение электронов
в атомах с конфигурацией d3 в основном состоянии. Опре�
делите суммарное значение ms трех электронов.
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1.9. Покажите графически распределение электронов
в атомах на f�подуровне с конфигурацией f7 в основном
состоянии. Какое правило использовалось для ответа?

1.10. Атом какого элемента в основном состоянии име�
ет электронную конфигурацию 1s22s22p63s1? Определите
общее число энергетических уровней и подуровней, зани�
маемых электронами в данном атоме.

1.11. Запишите электронную конфигурацию атома ва�
надия (V) в основном состоянии и все квантовые числа его
неспаренных электронов. Сколько свободных d�орбиталей
содержится на предвнешнем энергетическом уровне?

1.12. Напишите краткую электронную конфигурацию
атомов кремния (Si) и свинца (Pb). Являются ли они ана�
логами электронной структуры?

1.13. Укажите номер подгруппы, у которой электрон�
ная конфигурация внешнего уровня и незавершенного
предвнешнего подуровня (n – 1)d2ns2.

1.14. Перечислите элементы, атомы которых заверша�
ют формирование K� и L�оболочек. К какой подгруппе и
почему относятся эти элементы?

1.15. Назовите элемент, атомы которого на энергети�
ческом уровне с n = 5 имеют 9 электронов. Перечислите
аналоги электронной структуры этого элемента.

1.16. Объясните, какая из двух электронных конфи�
гураций атома бора (В): первая — 1s22s12p2 или вторая —
1s22s22p1, соответствует основному состоянию? Покажи�
те графически распределение электронов по атомным ор�
биталям.

1.17. Каким элементом s, p, d или f является лантан
(La)? Ответ объясните.

1.18. Назовите номер периода ПСЭ, в котором распо�
лагаются элементы с 4d�формирующими электронами.
Каково общее число 4d�элементов?

1.19. Запишите электронную конфигурацию атомов
элементов № 24 и 34. Почему они расположены в одном
периоде (каком?) и одной группе (какой?)?

1.20. Почему в VII группе ПСЭ объединены атомы эле�
ментов неметаллов — галогенов (a�подгруппа) и атомы
элементов с характерными металлическими свойствами
(b�подгруппа)?



ГЛАВА 1. ПРЕДСТАВЛЕНИЯ О СТРОЕНИИ ОБОЛОЧЕК АТОМОВ 39

1.21. У атомов элементов подгруппы IIb (Сu, Аg, Аu)
наблюдается явление «провала» электрона. Запишите об�
щую сокращенную электронную формулу атомов этих эле�
ментов без «провала» и с «провалом» электрона; чем обус�
ловлен этот эффект?

1.22. Что понимают под процессом ионизации атома?
Затрачивается или поглощается энергия при образовании
положительных ионов? Приведите примеры.

1.23. Почему атомы типичных металлов (приведите
примеры) обладают малыми значениями первой энергии
ионизации?

1.24. Назовите элементы, положительные ионы кото�
рых имеют следующие электронные конфигурации:
1s0(Э2+); 1s22s0(Э2+), 1s22s02p0(Э3+); 1s22s22p0(Э2+);
1s22s22p63s23p63d04s0(Э4+).

1.25. Атомы какого из элементов подгруппы VIIа в
большей степени проявляют восстановительные свойства
по отношению к фтору?

1.26. У атомов какого из элементов — хрома (Сr) или
селена (Sе) в большей степени выражены металлические
свойства? При взаимодействии атомов хрома и селена ка�
кой из них проявляет восстановительные свойства?

1.27. Назовите элементы, отрицательные ионы кото�
рых имеют следующие электронные конфигурации:
1s22s22р6(Э1–), 1s22s22р6(Э2–); 1s22s22p63s23p6(Э3–); �Аr�
3d10�4s24р6(Э3–).

1.28. Напишите электронные конфигурации ионов Ba2+

и La3+. Почему атомы элементов бария и лантана являют�
ся сильными восстановителями?

1.29. Напишите электронные конфигурации ионов Se2–

и Se6+. Почему для селена характерны как окислитель�
ные, так и восстановительные свойства?

1.30. Какой из атомов — хлор или иод является окис�
лителем при образовании молекулы ICl из атомов? У ка�
кого из этих атомов сильнее выражена способность при�
тягивать к себе электроны?

1.31. На основании электронного строения атома бро�
ма (Вr) определите число электронов, которые могут при�
нимать участие в процессе окисления и восстановления
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этого атома. Приведите примеры атомов элементов окис�
лителей и восстановителей по отношению к брому.

1.32. Запишите электронную конфигурацию двухза�
рядного отрицательного иона селена (Sе2–). Изменяется ли
и как радиус отрицательного иона селена по сравнению с
нейтральным атомом селена?

1.33. Запишите электронную конфигурацию двухза�
рядного положительного иона марганца (Мn2+) и четырех�
зарядного (Мn4+). Как соотносятся энергии ионизации у
этих ионов и их ионные радиусы?

1.34. Увеличиваются или уменьшаются значения энер�
гии сродства к электрону у атомов элементов подгруппы
VIIа от фтора к астату?

1.35. Может ли азот (N) быть окислителем по отноше�
нию к хлору (Cl)? Почему?

1.36. Запишите краткие электронные конфигурации
атомов нестабильных элементов № 112 и 114. Назовите
номера подгрупп, в которых должны располагаться в ПСЭ
эти элементы.

1.37. Запишите краткую электронную конфигурацию
атома ниобия (№ 41) с учетом и без учета «провала» элект�
рона. Изменяются ли при этом квантовые числа формирую�
щего электрона; каковы их значения?

1.38. Запишите краткую электронную конфигурацию
атома палладия (№ 46) с учетом и без учета «провала» элек�
трона. Изменяются ли при этом квантовые числа форми�
рующего электрона; каковы их значения?

1.39. Какова тенденция изменения радиусов атомов и
энергии ионизации у d�элементов VI периода? Объясните
причину.

1.40. На основании электронного строения атома ти�
тана (Ti) определите максимальное число электронов, ко�
торые могут принимать участие в процессе окисления это�
го атома. Приведите два примера атомов элементов наи�
более сильных окислителей по отношению к титану.

1.41. На основании электронного строения атома ксе�
нона (Xe) определите максимальное число электронов,
которые могут принимать участие в процессе окисления
этого атома. Приведите два примера атомов элементов наи�
более сильных окислителей по отношению к ксенону.
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1.42. Увеличиваются или уменьшаются значения вто�
рых энергий ионизации у атомов элементов IIа подгруп�
пы от Be к Ra? При ответе можно использовать ПСЭ, зна�
чения первых энергий ионизации и электроотрицатель�
ностей.

1.43. Какой из элементов Vа подгруппы является наи�
более сильным восстановителем по отношению к водоро�
ду (Н)? Каково максимальное число электронов, способ�
ных смещаться к каждому атому водорода от атома этого
восстановителя?

1.44. Магний или алюминий является более сильным
восстановителем? Соответствует ли это большему значе�
нию первой энергии ионизации магния (7,64 эВ) по срав�
нению с алюминием (5,98 эВ)?

1.45. Объясните, почему энергия ионизации фтора
(17,42 эВ) больше, чем у ксенона (12,13 эВ)? Фтор (F) или
ксенон (Xe) является окислителем при их взаимодействии
с образованием фторидов ксенона?

МНОГОВАРИАНТНЫЕ ЗАДАЧИ

1.1. Дайте ответы на следующие вопросы в соответ�
ствии с номером вашего варианта и данными таблицы 1.3:

1) запишите краткую электронную конфигурацию ато�
ма элемента с порядковым номером ... в ПСЭ;

2) укажите квантовые числа (n, l, ml, ms) формирую�
щего электрона для атома элемента с символом ...;

3) назовите аналоги электронной структуры атома эле�
мента с формирующим электроном ...;

4) оцените окислительно�восстановительную способ�
ность атома элемента ... относительно водорода (Н) (для
ответа рекомендуется использовать таблицу относитель�
ной электроотрицательности элементов (табл. 1.1)).
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1.2. Выполните следующие задания в соответствии с
номером вашего варианта и данными таблицы 1.4:

1) для атома элемента с порядковым номером или ко�
ординатами в ПСЭ ... (столбец 1):

� запишите краткую электронную конфигурацию;
� укажите квантовые числа формирующего электрона;

2) запишите электронную конфигурацию одноатомно�
го иона, образованного атомом элемента с координатами в
ПСЭ ... (столбец 1) и формальным зарядом ... (столбец 2);

3) руководствуясь ПСЭ, укажите символ атома элемен�
та, иону которого отвечает электронная конфигурация ...
(столбец 3).
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ОТВЕТЫ НА ЗАДАЧИ
ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОГО РЕШЕНИЯ

К ГЛАВЕ 1

1.1. 9,98�10–12 м. 1.2. 1,58�10–10 м. 1.3. Выделяется. 1.4. Чис�
ло орбиталей: 1, 3, 5, 7; максимальное число электронов на ор�
биталях: 2, 6, 10, 14 соответственно. 1.5. Пять; нет. 1.6. Да; n � 4.
1.7. Да. 1.8. +3/2. 1.9. Правило Гунда. 1.10. Натрий; три и че�
тыре. 1.11. 3d34s2; n = 3, l = 2, ml = –2, –1, 0; две. 1.12. 3s23p2 и
6s26p2; да. 1.13. IVb. 1.14. Гелий, неон; VIIIa. 1.15. Лантан; IIIb.
1.16. Вторая. 1.17. d. 1.18. V; 10. 1.19. 3d54s1, 4s24p4; IV; VI.
1.20. 7 электронов. 1.21. (n – 1)d94s2 и (n – 1)d94s1 при n � 4. 1.22. За�
трачивается. 1.23. Натрий, калий, кальций. 1.24. Гелий, бериллий,
бор, углерод и титан. 1.25. Полоний. 1.26. Хром (Cr). 1.27. Фтор,
кислород, фосфор, мышьяк. 1.28. [Xe]6s0 и [Xe]6s0. 1.29. [Ar,
3d10]4s24p6 и [Ar, 3d10]4s04p0. 1.30. Хлор (Cl). 1.31. 7 и 1; азот и
висмут. 1.32. [Ar, 3d10]4s24p6; увеличивается. 1.33. [Ar]3d54s0 и
[Ar]3d34s0; I(Mn2+) < I(Mn4+); r(Mn2+) > r(Mn4+). 1.34. Уменьша�
ется. 1.35. Может; I(Cl) > I(N). 1.36. 6d107s2 (IIb) и 7s27p6 (IVa).
1.37. 4d45s1 и 4d35s2; нет. 1.38. 4d105s0 и 4d85s2; нет. 1.39. Умень�
шаются, увеличивается. 1.40. 4; фтор и кислород. 1.41. 8; фтор и
кислород. 1.42. Уменьшаются. 1.43. Висмут и сурьма; 1. 1.44. Маг�
ний; нет. 1.45. Фтор.
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ХИМИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ

В предыдущей главе было рассмотрено электронное стро�
ение атомов и Периодическая система элементов Менде�
леева. Следующим шагом в понимании строения вещества
служит выявление взаимодействия между атомами, т. е.
выяснения такого понятия, как химическая связь. Одной
из фундаментальных основ химической связи явилась те�
ория химического строения А. М. Бутлерова (1861), со�
гласно которой свойства соединений зависят от природы
и числа составляющих их частиц и химического строе�
ния. Эта теория нашла подтверждение не только для орга�
нических, но и для неорганических веществ, поэтому ее
следует считать фундаментальной теорией химии.

2.1.
ОПРЕДЕЛЕНИЕ И ХАРАКТЕРИСТИКИ

ХИМИЧЕСКОЙ СВЯЗИ

Под химической связью понимаются различные виды
взаимодействий, обусловливающие устойчивое существо�
вание двух� и многоатомных соединений: молекул, ионов,
кристаллических и иных веществ.

Образование химической связи сопровождается:
� снижением общей энергии двух� или многоатомной

системы по сравнению с суммарной энергией изолиро�
ванных частиц, из которых эта система образована;
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� перераспределением электронной плотности в области
химической связи по сравнению с простым наложением
электронных плотностей несвязанных атомов, сбли�
женных на расстояние связи.
По своей природе химическая связь представляет со�

бой взаимодействие между положительно заряженными
ядрами и отрицательно заряженными электронами, а так�
же электронов друг с другом.

Основные виды связей. К основным видам химичес�
кой связи относятся ионная, ковалентная и металличес�
кая связь.

В 1916 г. немецким ученым В. Косселем была выска�
зана идея о том, что атомы при взаимодействии либо отда�
ют, либо приобретают электроны, превращаясь при этом
соответственно в катионы или анионы, имеющие устой�
чивые электронные конфигурации. Взаимное их притяже�
ние обусловливает химическую связь. Идеи Косселя легли
в основу разработки теории ионной химической связи.

В том же году американский ученый Г. Льюис предпо�
ложил, что устойчивые внешние электронные конфигу�
рации у молекул могут возникнуть в результате обобще�
ствления электронов. Связь, образованная за счет обоб�
ществленной пары электронов, поставляемых по одному
от каждого атома, называется ковалентной связью.

Энергия и длина связи. Количество энергии, выделяю�
щееся при образовании химической связи, называется
энергией химической связи Есв (кДж/моль). Для много�
атомных соединений с однотипными связями за энергию
связи принимается среднее значение, рассчитанное деле�
нием энергии образования соединения из атомов на число
связей. Например, энергию связи в метане определяют
путем деления энергии образования молекулы СН4 из ато�
мов водорода и углерода на четыре (1640/4 = 410 кДж/
моль). Чем больше энергия химической связи, тем устой�
чивее молекулы (табл. 2.1).

Межъядерное расстояние взаимодействующих атомов
называется длиной связи lсв (нм). Она зависит от разме�
ров электронных оболочек атомов, образующих связь, и
степени их перекрывания. С уменьшением длины связи
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обычно растет энергия связи и соответственно устойчивость
молекул. Например, в ряду галогеноводородов от HF до
HI длина связи растет, а ее энергия уменьшается (табл. 2.1).

Ковалентную связь также характеризуют валентным
углом, которым называют угол между воображаемыми
прямыми, проходящими через ядра химически связанных
атомов. Например, в молекуле воды длина связи Н–О рав�
на 0,096 нм, угол связи НОН — 104,5�, а энергия связи —
ЕН–О = 464 кДж/моль.

Ионная химическая связь. Ионная химическая связь
представляет собой электростатическое взаимодействие
отрицательно и положительно заряженных ионов в хи�
мическом соединении. Такая связь возникает лишь в слу�
чае большой разности электроотрицательности ЭО атомов,
например между катионами s�металлов I и II групп пери�
одической системы и анионами неметаллов VI и VII групп
(LiF, CsCl, K2O и др.). Так как электрическое поле иона
имеет сферический характер, то для ионной химической
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связи не характерна направленность. Ионной связи так�
же не свойственна насыщаемость, так как ион способен
взаимодействовать со многими соседними ионами проти�
воположного знака, число которых зависит от зарядов
ионов и соотношений геометрических размеров. Из�за вза�
имного влияния электрических полей заряженных частиц
полного перехода электронов не происходит даже в слу�
чае пары атомов с большой разностью ЭО. Поэтому и чисто
ионная связь не существует. Можно лишь говорить о доле
ионности связи.

2.2.
КОВАЛЕНТНАЯ СВЯЗЬ.

МЕТОД ВАЛЕНТНЫХ СВЯЗЕЙ

Общие понятия. Химическая связь, образованная пу�
тем обобществления пары электронов двумя атомами, на�
зывается ковалентной связью.

Рассмотрим для примера образование ковалентной свя�
зи в молекуле водорода. При сближении атомов водорода с
противоположным спином происходит перекрывание элек�
тронных облаков (рис. 2.1). Электронная плотность между
ядрами возрастает. Ядра притягиваются друг к другу.

Вследствие этого энергия системы снижается (рис. 2.2,
кривая 1). При очень сильном сближении атомов возра�
стает отталкивание ядер. Поэтому существует оптималь�

Рис. 2.1
Перекрывание электронных

облаков при образовании
молекулы водорода

Рис. 2.2
Зависимость энергии системы

из двух атомов водорода
с антипараллельными (1)

и параллельными (2) спинами
от расстояния между ядрами
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ное расстояние между ядрами l, равное длине связи lсв,
при котором система имеет минимальную энергию. Энер�
гия Е, выделяющаяся при этом состоянии, называется
энергией связи Есв.

Особенностями ковалентной химической связи явля�
ются ее направленность и насыщаемость. Атомные ор�
битали ориентированы в пространстве, и перекрывание
электронных облаков происходит по определенным на�
правлениям, что обусловливает направленность ковален�
тной связи. Это свойство ковалентной связи определяет
пространственное расположение атомов в молекулах и
твердых телах и количественно выражается значениями
валентных углов между направлениями связей.

Насыщаемость ковалентной связи обусловлена огра�
ниченным числом электронов, находящихся на внешних
оболочках, которые могут участвовать в образовании ко�
валентной связи. Насыщаемость определяет, например,
состав молекул.

Полярность ковалентной связи. Если ковалентная связь
образована одинаковыми атомами, например Н–Н, О=О,
Cl–Cl, N�N, то обобществленные электроны равномерно
распределены между ними. Такая связь называется кова2
лентной неполярной связью. Если же один из атомов силь�
нее притягивает электроны, то электронная пара смеща�
ется в сторону этого атома и возникает полярная ковален2
тная связь. Критерием способности атома притягивать
электрон может служить электроотрицательность ЭО. Чем
выше ЭО у атома, тем более вероятно смещение электрон�
ной пары в сторону ядра данного атома. Поэтому разность
значений ЭО взаимодействующих атомов характеризует
полярность связи. Из�за смещения электронной пары к од�
ному из ядер повышается плотность отрицательного заря�
да у данного атома и соответственно атом получает избы�
точный заряд, называемый эффективным зарядом атома
�–. У второго атома повышается плотность положительно�
го заряда �+. Вследствие этого возникает диполь — элект�
рически нейтральная система с двумя одинаковыми по ве�
личине положительным и отрицательным зарядами. Рас�
стояние между этими зарядами называют длиной диполя.
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Например, при взаимодействии атомов Н и Cl, общая
электронная пара смещается к ядру атома Cl, вследствие
различной электроотрицательности атомов: ЭО(Н) = 2,1,
ЭО(Cl) = 3. Разность между значениям атомов ЭО водоро�
да и хлора (�ЭО) равна 0,9. Таким образом, при образова�
нии связи Н–Cl атом Cl получает частичный отрицатель�
ный заряд, а атом Н — частичный положительный заряд.
Возникает диполь.

Количественной мерой полярности связи является ве�
личина электрического момента диполя связи �св. Чем
больше �св, тем полярнее связь.

�св = �lД, (2.1)

где � — эффективный заряд; lД — длина диполя (расстоя�
ние между центрами положительных и отрицательных
зарядов).

Так как в молекуле НСl центр положительного заряда
по положению совпадает с ядром атома Н, а центр отрица�
тельного — с ядром атома Cl, то длина диполя связи равна
межъядерному расстоянию. Электрический момент дипо�
ля связи �св — вектор, поэтому характеризуется не только
величиной, но и направлением. Вектор электрического
момента диполя связи направлен от центра отрицатель�
ных зарядов к центру положительных. В химической ли�
тературе часто используют обратное направление: от цент2
ра положительных зарядов к центру отрицательных.
Электрический момент диполя измеряют в кулонах на метр
(Кл�м). В качестве единицы измерения используют также
внесистемную единицу измерения дебай D = 3,3�10–30 Кл�м.
Электрический момент диполя растет с увеличением раз�
ности ЭО, так как растет величина эффективного заряда �.
Полярную ковалентную связь с эффективным зарядом �,
приближающемся к 1, можно считать ионной связью. Од�
нако даже у ионных соединений � < 1. Поэтому любая ион�
ная связь имеет определенную долю ковалентности.

Химическая связь в большинстве химических соеди�
нений сочетает свойства ковалентной с определенной до�
лей ее ионности. Степень ионности характеризуется эф�
фективными зарядами атомов и возрастает с увеличени�
ем разности ЭО атомов.
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МЕТОД ВАЛЕНТНЫХ СВЯЗЕЙ

Точное описание распределения электронов возмож�
но лишь для небольшого числа молекул. Обычно исполь�
зуют приближенные методы расчета двух� и многоатом�
ных систем с ковалентной связью: метод валентных свя

зей (ВС) и метод молекулярных орбиталей (МО).

В 1927 г. немецкие ученые У. Гейтлер и Ф. Лондон про�
вели квантово�механический расчет взаимодействия ато�
мов водорода при образовании молекулы Н2. В методе ВС
предполагается, что атомы в молекуле сохраняют свою ин�
дивидуальность. Электронная пара заселяет орбиталь то
одного, то другого атома. Гейтлер и Лондон показали, что
при сближении двух атомов водорода с антипараллельны�
ми спинами происходит уменьшение энергии системы (см.
рис. 2.2, кривая 1), что обусловлено увеличением электрон�
ной плотности в пространстве между ядрами взаимодей�
ствующих атомов, образуется химическая связь и молеку�
ла. Рассчитанная ими энергия связи отличалась от экспе�
риментальной не более чем на 10%. При сближении атомов
с параллельными спинами энергия системы возрастает (см.
рис. 2.2, кривая 2) и молекула в этом случае не образуется.

Позднее метод ВС получил дальнейшее развитие и был
распространен на другие молекулы.

Метод ВС базируется на следующих основных положе�
ниях:

� химическая связь между двумя атомами возникает как
результат перекрывания АО с образованием электрон�
ных пар (обобществление двух электронов);

� атомы, вступающие в химическую связь, обменивают�
ся между собой электронами, которые образуют общие
пары. Энергия обмена электронами между атомами
(энергия притяжения атомов) вносит основной вклад
в энергию химической связи. Дополнительный вклад
в энергию связи дают кулоновские силы взаимодейст�
вия частиц;

� в соответствии с принципом Паули химическая связь
образуется лишь при взаимодействии электронов с ан�
типараллельными спинами;

� характеристики химической связи (энергия, длина, по�
лярность и др.) определяются типом перекрывания АО;
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� ковалентная связь направлена в сторону максималь�
ного перекрывания АО реагирующих атомов.
Следует отметить, что электронная структура молеку�

лы значительно отличается от электронной структуры об�
разующих ее атомов. Например, электронные орбитали в
молекуле водорода не имеют сферической симметрии, как
АО атомов водорода, так как электронная пара постоянно
меняет свое положение относительно двух ядер в молеку�
ле. Электронная пара в молекуле водорода находится на
более низком энергетическом уровне, чем уровень элект�
ронов в атомах водорода. Изменения претерпевает элект�
ронная структура внешних оболочек и подоболочек ато�
мов, которая в основном и определяет природу и свойства
атомов. Поэтому в образовавшейся молекуле атомы с ис�
ходной электронной структурой не существуют. У атомов
в молекуле сохраняются лишь электронные конфигура�
ции внутренних электронных оболочек, не перекрываю�
щихся при образовании связей.

В методе ВС различают два основных механизма обра�
зования ковалентной связи — обменный и донорно�акцеп�
торный.

Обменный механизм. К обменному механизму образо�
вания ковалентной связи относят те случаи образования
связи, когда каждый из двух связываемых атомов выде�
ляет для обобществленной пары по электрону. Чтобы про�
изошел обмен неспаренными электронами у взаимодей�
ствующих атомов, необходимо проникновение одной АО
в другую, т. е. их перекрывание. Только тогда электрон�
ная пара становится общей для двух ядер связываемых
атомов. Например, в молекуле НСl связь образуется за счет
перекрывания 3p�АО атома Cl с 1s�АО атома водорода:

Валентность по обменному механизму метода ВС. Спо�
собность атома присоединять или замещать определенное
число других атомов с образованием химических связей
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называется валентностью. Количественной мерой валент�
ности в обменном механизме метода ВС считают число не2
спаренных электронов у атома в основном или возбуж2
денном состояниях атома. Это неспаренные электроны
внешних оболочек у s� и р�элементов, внешних и пред�
внешних оболочек у d�элементов, внешних, предвнешних
и предпредвнешних оболочек у f�элементов.

При образовании химической связи атом может пере�
ходить в возбужденное состояние в результате распарива�
ния пары (или пар) электронов и переходе одного элект�
рона (или нескольких электронов, равных числу разъеди�
ненных пар) в свободную орбиталь той же оболочки.

Например, электронная конфигурация бериллия в ос�
новном состоянии 2s2, т. е. валентность В = 0. При возбуж�
дении атома происходит распаривание электронов, один
из 2s�электронов переходит в свободную 2р�орбиталь и
валентность увеличивается на две единицы:

Валентности кислорода и фтора согласно нижеследу�
ющей схеме равны 2 и 1 соответственно. В отличие от кис�
лорода и фтора, электронные пары которых не могут рас�
париваться, так как на втором энергетическом уровне нет
вакантных орбиталей, электронные пары атомов серы и
хлора могут распариваться в вакантные орбитали 3d�под�
уровня, соответственно сера, кроме валентности 2 в основ�
ном состоянии, имеет валентности 4 и 6 в возбужденном
состоянии.
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Следует отметить, что у атомов большинства d� и f�эле�
ментов на внешнем энергетическом уровне в основном со�
стоянии нет неспаренных электронов, поэтому их валент�
ность в основном состоянии равна нулю, несмотря на то
что на предвнешних d� и f�подуровнях имеются неспарен�
ные электроны. Последние не могут образовывать элект�
ронные пары с электронами других атомов, так как зак�
рыты электронами внешнего уровня. При возбуждении
атома распаренные электроны внешнего энергетического
уровня вступают в химическую связь и открывают внут�
ренние электроны. Например, валентность кобальта в ос�
новном состоянии равна нулю:

В возбужденном состоянии происходит распаривание
4s�пары электронов:

Валентность кобальта в возбужденном состоянии оп�
ределяется не только 4s�, 4p�, но и 3d�неспаренными элек�
тронами. Однако две пары 3d�электронов не могут распа�
риться, потому что на третьем энергетическом уровне нет
вакантных орбиталей, поэтому максимальная валентность
кобальта равна пяти.

У осмия при возбуждении могут распариваться не толь�
ко внешние 6s�электроны, но и предвнешние 5d�электро�
ны, поскольку на пятом энергетическом уровне имеется
еще 5f�подуровень со свободными орбиталями, поэтому
максимальная валентность осмия равна восьми:

Донорно
акцепторный механизм образования кова

лентной связи. Обменный механизм метода ВС не может
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объяснить образования химических связей в некоторых
соединениях. Например, у иона аммония �

4NH  атом азота
образует четыре ковалентные связи с водородом (рис. 2.3),
хотя у атома азота всего три неспаренных электрона.

Четвертая ковалентная связь в ионе аммония появля�
ется по донорно�акцепторному механизму, согласно кото�
рому образуется общая электронная пара за счет неподе�
ленной пары электронов одного атома (донора) и вакант�
ной орбитали другого атома или иона (акцептора). Атом
азот в молекуле аммиака, образует три ковалентных свя�
зи с тремя атомами водорода по обменному механизму.
Кроме того, он имеет неподеленную электронную пару,
которая может взаимодействунт со свободной орбиталью
иона водорода Н+, образуя четвертую ковалентную связь.
Таким образом, в ионе аммония азот проявляет валент�
ность, равную 4. Четвертая ковалентная связь, образован�
ная по донорно�акцепторному механизму, характеризу�
ется теми же параметрами, что и остальные три ковалент�
ные связи, образованные по обменному механизму, т. е. в
ионе аммония все четыре связи равноценны.

В молекуле СО имеется прочная тройная связь, две
ковалентные химические связи образуются по обменному
механизму, а третья — по донорно�акцепторному.

Суммарная валентность элемента равна числу неспа2
ренных электронов, участвующих в обменном механизме

Рис. 2.3
Образование связей в ионе аммония
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образования связи плюс число связей, образованных по
донорно�акцепторному механизму.

Ковалентные связи, образованные по донорно�акцеп�
торному механизму, реализуются при взаимодействии
многих атомов, ионов и молекул. Они являются причи�
ной полимеризации неорганических соединений, гидра�
тации ионов, появления в растворах комплексных соеди�
нений. Например, молекулы АlСl3 и FеСl3 в парообразном
состоянии, вблизи температуры кипения, образуют диме�
ры состава Аl2Сl6 и Fe2Cl6 (рис. 2.4).

2.3.
ПРОСТРАНСТВЕННАЯ СТРУКТУРА МОЛЕКУЛ

Как уже указывалось, ковалентная химическая связь
характеризуется направленностью, что обусловлено опре�
деленными ориентациями АО в пространстве.

�
Связь. Связь, образованная перекрыванием АО по ли�
нии, соединяющей ядрa взаимодействующих атомов, назы�
вается ��связью. ��Связь может возникать при перекрыва�
нии s�орбиталей, s� и р�орбиталей, р�орбиталей, d�орбита�
лей, а также d� и s�орбиталей, d� и p�орбиталей и f�орбиталей
друг с другом и другими орбиталями (рис. 2.5). ��Связь
обычно охватывает два атома и не простирается за их пре�
делы, поэтому является локализованной двухцентровой
связью.

Кратные связи и делокализация связи. Кроме простых
��связей, существуют кратные (двойные и тройные) свя�
зи, которые образуются при наложении ��, ��, и ��связей.

Связь, образованная перекрыванием АО по обе сторо�
ны линии, соединяющей ядра атомов (боковые перекры�
вания), называется ��связью.

Рис. 2.4
Донорно�акцепторный механизм

образования связей в димере Аl2Cl6
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��Связь может образовываться при перекрывании р–
р�орбиталей (рис. 2.6а), р–d�орбиталей (рис. 2.6б), d–d�
орбиталей (рис. 2.6в), а также f–p�, f–d� и f–f�орбиталей.

Связь, образованная перекрыванием d�орбиталей все�
ми четырьмя лепестками, называется ��связью (рис. 2.7).

Рис. 2.5
Перекрывание атомных орбиталей при образовании ��связей

Рис. 2.6
Перекрывание атомных орбиталей при образовании ��связей

Рис. 2.7
Перекрывание d�атомных

орбиталей при образовании
��связей
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Соответственно s�элементы могут образовывать толь�
ко ��связи, р�элементы — �� и ��связи, d�элементы — ��,
�� и ��связи, а f�элементы — ��, ��, �� и еще более сложные
связи. В связи с меньшим перекрыванием АО прочность у
�� и ��связей ниже, чем у ��связей.

При наложении ��связи на ��связь образуется двойная
связь, например в молекулах кислорода, этилена, диок�
сида углерода. Кратная связь изображается двумя черточ�
ками: О=О, С=С, О=С=О.

Хотя энергия ��связи меньше, чем энергия ��связи,
однако суммарная энергия двойной связи выше энергии
одинарной связи, а длина двойной связи меньше длины
одинарной связи.

При наложении двух ��связей на ��связь возникает
тройная связь, например в молекулах азота, ацетилена и
оксида углерода. Тройная связь изображается тремя чер�
точками: N�N, –C�C–, C�O. Энергия тройной связи выше,
а длина связи ниже, чем энергии и длины простой и двой�
ной связей (см. табл. 2.1).

Число связей между атомами в методе ВС называется
кратностью связи.

В некоторых молекулах и ионах, содержащих двойные
связи, ��связи являются делокализованными, т. е. охва�
тывающими не два атома, а часть или целые молекулы
или ионы. Например, структура молекулы бутадиена�1,3
может быть записана в двух формах:

В действительности в чистом виде не существует ни та
и ни другая структура, а только гибридная структура, в
которой ��электроны принадлежат не двум конкретным
атомам, а всей молекуле в целом. ��Связи в молекулах или
ионах, у которых возможно несколько способов локали�
зации связей между атомами, называются делокализован2
ными связями, обозначаемыми пунктиром:

��� �� �� ���

Приведенная структура называется резонансной.
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Другими примерами соединений с делокализованны�
ми связями служат молекулы озона О3, бензола, а также
ионы � � �2 2

3 3 4NO ,CO ,SO . Образование делокализованных свя�
зей в �

3NO  можно представить схемой:

Гибридизация атомных орбиталей. В молекуле метана
СН4 существуют четыре связи С–Н, имеющие одинаковые
длины и энергии. Между тем у углерода в возбужденном
состоянии имеются три р� и одна s�орбитали с неспаренны�
ми электронами, которые перекрываются s�орбиталями
водорода. Исходя из этого, можно было бы ожидать, что
характеристики одной из связей в молекуле метана будут
отличаться от характеристик других связей. Между тем все
четыре связи в молекуле метана равноценны.

Американский ученый Л. Полинг выдвинул идею о
гибридизации атомных орбиталей. Согласно этой идее
если у атома, вступающего в химическую связь, имеются
разные АО (s�, p�, d� или f�АО), то в процессе образования
химической связи происходит гибридизация (смешение)
АО, т. е. из разных АО образуются одинаковые (эквива�
лентные) АО. Следует подчеркнуть, что гибридные АО об�
разуются у одного атома, имеющего разные орбитали.
Причем гибридизация происходит у орбиталей, имеющих
близкие значения энергии. Гибридизация может происхо�
дить и при отсутствии на АО электронов или при наличии
на АО пары электронов. Идея о гиб�
ридизации АО — это удобный и на�
глядный прием описания сложных
процессов, происходящих при обра�
зовании химических соединений.

Форма гибридной АО отличает�
ся от формы исходных АО (рис. 2.8).

В гибридной АО электронная
плотность смещается в одну сторо�
ну от ядра, поэтому при взаимодей�

Рис. 2.8
Атомная sp�гибридная

орбиталь
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ствии ее с АО другого атома происходит максимальное пе�
рекрывание, которое приводит к повышению энергии свя�
зи. Это повышение энергии связи компенсирует энергию,
требуемую на образование гибридной орбитали. В резуль�
тате химические связи, образованные гибридными орби�
талями, прочнее, а полученная молекула более устойчива.

Если в химическую связь вступает атом, у которого на
внешней оболочке имеются s� и р�электроны, то у данного
атома в процессе образования связи происходит sp�гибри�
дизация АО (рис. 2.9).

Если у атома, вступающего в химическую связь, на
внешней оболочке имеются один s� и два р�электрона, то
происходит sp2�гибридизация АО орбиталей этого атома
(рис. 2.10).

У атома, имеющего на внешней оболочке один s� и три
р�электрона, при химическом взаимодействии происходит
sp3�гибридизация этих АО (рис. 2.11).

Возможны также более сложные виды гибридизации
с участием d� и f�орбиталей атомов (табл. 2.2).

Рис. 2.9
Схема sp�гибридизации

Рис. 2.10
Схема sp2�гибридизации
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Как видно из данных рисунков 2.9–2.11, одинаковые
гибридные облака обладают пространственной симметри�
ей, наличие которой снижает энергию отталкивания элек�
тронов друг от друга и соответственно энергию молекул.

Пространственная конфигурация молекул. Простран�
ственная структура молекул определяется числом атомов
в молекуле и числом электронных пар связей за счет не�
поделенных электронов.

Молекула, образованная двумя атомами, линейна. Ес�
ли на внешней оболочке атома имеются два неспаренных

Рис. 2.11
Схема sp3�гибридизации
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р�электрона, то при перекрывании их АО орбиталями двух
других атомов образуются угловые молекулы.

К таким атомам относятся атомы р�элементов VI груп�
пы (О, S, Se, Те). Две АО неспаренных р�электронов в ато�
ме этих элементов расположены перпендикулярно друг к
другу, поэтому угол в плоских молекулах, например Н2S,
Н2Sе и Н2Те близок к 90�. Вследствие отталкивания элек�
тронов валентный угол между связями в молекулах мо�
жет быть несколько выше 90� (рис. 2.12). В молекуле воды
Н2О угол между связями значительно больше 90� и равен
104,5� (рис. 2.12).

Такую структуру молекулы воды можно объяснить,
если принять, что происходит sр3�гибридизация АО кис�
лорода (рис. 2.13а), расположенных тетраэдрически в око�
лоядерном пространстве. При этом две гибридные орбита�
ли перекрываются орбиталями водорода, а на двух остав�

Рис. 2.12
Валентные углы молекул H2S и Н2О

Рис. 2.13
Пространственная структура молекул:

а — Н2О; б — NН3.
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шихся находятся неподеленные пары электронов, кото�
рые влияют на величину валентного угла. Силы отталки�
вания между неподеленными электронными парами боль�
ше, чем между локализованными электронными парами,
образующими связь — связывающими парами, поэтому
угол уменьшается от 109�29! (характерного для тетраэд�
рических структур) до 104,5�.

Соединения р�элементов V группы типа АВ3 (РН3, РСl3,
АsВr3 и др.) имеют пирамидальную конфигурацию. Ато�
мы этих элементов имеют на внешних оболочках три не�
спаренных электрона, атомные орбитали которых распо�
ложены в пространстве под углом, близким или равным 90�.

При образовании трех химических связей при пере�
крывании АО азота орбиталями водорода возникает пи�
рамидальная структура, с валентными углами 108� (рис.
2.13б). Такое значение валентного угла можно объяснить,
если принять, что происходит sp3�гибридизация АО азо�
та. Три гибридные орбитали перекрываются орбиталями
водорода, одна орбиталь занята неподеленной парой элект�
ронов азота. Из�за отталкивания от этой пары электронов
других пар угол между связями уменьшается от 109�29!
до 108� (рис. 2.13б).

Гибридизация АО определяет пространственную кон�
фигурацию молекул. Так, при sp�гибридизации централь�
ного атома образуются линейные молекулы. Например,
при взаимодействии бериллия, у которого при гибридиза�
ции АО на внешней оболочке оказываются две гибридные
sp�орбитали, с галогенами, например с хлором, образует�
ся линейная структура (рис. 2.14 и 2.15а).

Рис. 2.14
Перекрывание р�орбиталей хлора
с двумя sp�орбиталями бериллия
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При sp2�гибридизации центрального атома образуются
плоские молекулы с валентными углами 120�. Например,
у алюминия в возбужденном состоянии на внешнем энер�
гетическом уровне имеются 3s� и 3p�неспаренные элект�
роны:

При реакции происходит sp2�гибридизация АО и обра�
зуется плоская треугольная молекула (рис. 2.15б).

При sp3�гибридизации центрального атома образуют�
ся пространственные тетраэдрические структуры с вален�
тными углами 109�29!. Такую структуру, например име�
ют молекулы метана СН4, фторуглерода СF4 (рис. 2.15в).

Возможны более сложные виды гибридизации и соот�
ветственно пространственные конфигурации молекул (см.
табл. 2.2). Например, у серы происходит sp3d2�гибридиза�
ция, которая приводит к октаэдрической конфигурации
молекул (рис. 2.15г).

Полярность молекул. Полярность молекул определя�
ется полярностью содержащихся в них связей, их числом
и направленностью.

Для количественной оценки полярности молекулы
используют величину �м — электрического момента ди2
поля молекулы:

�м = q � l, (2.2)

где q — абсолютное значение элементарного заряда, равное
1,6�10–19 Кл; l — расстояние между центрами зарядов (м).

Рис. 2.15
Конфигурации молекул, обусловленных гибридизацией АО атомов:

а — линейная; б — треугольная; в — тетраэдрическая; г — октаэдрическая.
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Чем больше �м, тем полярнее молекула. Эксперимен�
тально установлено, что у большинства молекул диполь�
ные моменты меньше рассчитанной по этой формуле вели�
чины, откуда следует, что реально существующие на ато�
мах заряды обычно меньше одного элементарного заряда.

Электрический момент диполя молекулы �м — вектор,
равный векторной сумме электрических моментов ди2
полей всех связей в молекуле:

� � ��м св.

Молекула является неполярной, если � � � ��м св 0.
Векторную сумму определяют геометрическим сложени�
ем электрических моментов диполей связей по правилу
параллелограмма сил: сумма длин двух векторов равна
длине диагонали параллеллограмма, построенного на них;
при количестве связей больше двух сложение векторов
следует производить последовательно по два вектора.

Например, молекула СО2 (О=С=О) неполярна, хотя свя�
зи С=О полярны, так как происходит компенсация дипо�
лей О " C � O и суммарный электрический момент дипо�
ля молекулы равен нулю.

Вследствие того, что суммарные электрические момен�
ты диполей молекул с гибридизацией АО центрального ато�
ма, таких как ВеCl2 (sp�гибридизация), BF3 (sp2�гибридиза�
ция), CH4 (sp3�гибридизация), равны нулю, то эти молекулы
неполярны. Однако если с атомом, у которого происходит
гибридизация АО, реагируют различные атомы, то молеку�
ла становится полярной. Например, молекула BF2Cl, в от�
личие от BF3, полярна. Электрические моменты диполей
некоторых молекул приведены в таблице 2.3.
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2.4.
МЕТОД МОЛЕКУЛЯРНЫХ ОРБИТАЛЕЙ

Метод ВС или локализованных пар электронов отно�
сительно прост, нагляден и хорошо объясняет образова�
ние, структуру многих молекул, их энергию и длину свя�
зей, но свойства некоторых молекул и ионов метод ВС
объяснить не в состоянии. В методе ВС постулируется уча�
стие в образовании связи пары электронов, в то же время
существуют свободные радикалы, молекулярные ионы,
такие как � � �

22 2H ,He ,O ,  которые имеют неспаренные элек�
троны. О наличии неспаренных электронов можно судить
по магнитным свойствам веществ. Вещества, имеющие
неспаренные электроны, парамагнитны, т. е. втягивают�
ся в магнитное поле. Вещества, не имеющие неспаренных
электронов, диамагнитны, т. е. выталкиваются из магнит�
ного поля. Однако, согласно методу ВС молекула кисло�
рода не имеет неспаренных электронов, между тем кисло�
род парамагнитен.

Более общим является метод молекулярных орбита�
лей (МО), позволяющий объяснить ряд явлений и фактов,
непонятных с точки зрения метода ВС.

Основные понятия. Согласно методу МО электроны в
молекулах распределены по молекулярным орбиталям,
которые подобно атомным орбиталям (АО) характеризу�
ются определенной энергией (энергетическим уровнем) и
формой. В отличие от АО, молекулярные орбитали охва�
тывают не один атом, а всю молекулу, т. е. являются двух�
или многоцентровыми. Если в методе ВС атомы молекул
сохраняют определенную индивидуальность, то в методе
МО молекула рассматривается как единая система.

Наиболее широко в методе МО используется линейная
комбинация атомных орбиталей (ЛКАО). При этом соблю�
дается несколько правил.

1. Число МО равно общему числу АО, из которых ком�
бинируются МО.

2. Энергия одних МО оказывается выше, других —
ниже энергии исходных АО. Средняя энергия МО, полу�
ченных из набора АО, приблизительно совпадает со сред�
ней энергией этих АО.
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3. Распределение электронов по новым энергетическим
уровням или МО производится в соответствии с принци�
пом наименьшей энергии, правилами Паули и Гунда.

4. Наиболее эффективно комбинируются АО с теми АО,
которые характеризуются сопоставимыми энергиями и
соответствующей симметрией.

5. Как и в методе ВС, прочность связи в методе МО про�
порциональна степени перекрывания атомных орбиталей.

Связывающие и разрыхляющие орбитали. Согласно
ЛКАО #AB = a#A ± b#B, (2.3)

где #AB — волновая функция электрона в молекуле (МО);
а, b — коэффициенты, учитывающие долю каждой АО в
образовании молекулярной орбитали; #A и #B — волновые
функции электронов (АО) соответственно в атомах А и В.

При знаке «+» получаются связывающие МО, при зна�
ке «–» — разрыхляющие МО*. Молекулярные орбитали,
получающиеся при комбинации s�AO, называются �s�МО,
при комбинации рх�АО — �х�МО (где х — координата по ли�
нии, соединяющей ядра атомов), при комбинации ру� и pz�
АО — �у� и �z�МО (рис. 2.16). ��Молекулярные орбитали так�
же формируются при комбинации р� и d�АО и некоторых
d�АО. Кроме того, при комбинации d�АО образуется ��МО.

Рис. 2.16
Контурные формы связывающих (а, в, д)

и разрыхляющих (б, г, е) МО, образованных
при перекрывании s� (a, б), рх� (в, г)

и ру�АО (д, е)
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При формировании связывающих МО электронная
плотность в основном сосредоточена между ядрами (рис.
2.16а, в, д), поэтому образование связывающих МО сни�
жает энергию молекулы и упрочняет молекулу.

Разрыхляющие МО (обозначаются МО*) имеют пони�
женную электронную плотность между ядрами (рис. 2.16б,
г, е), поэтому они не связывают атомы в молекулу и назы�
ваются также антисвязывающими МО.

Порядок и энергия связи. В методе МО вместо кратно�
сти связи вводится понятие порядок связи п, который ра�
вен половине разности числа электронов на связывающих
Nсв и разрыхляющих Np МО:

�
� св p .

2

N N
n (2.4)

Если число Nсв = Nр, то п = 0 и молекула не образует�
ся. С увеличением п в однотипных молекулах растет энер�
гия связи.

В отличие от метода ВС, в методе МО допускается, что
химическая связь может быть образована не только па�
рой, но и одним электроном и соответственно порядок свя�
зи может быть не только целым, но и дробным числом:
п = 1/2, 1, 3/2, 2, 5/2, 3, ...

Образование МО из АО можно представить энергети�
ческой диаграммой (рис. 2.17), состоящей из трех частей.
На левой и правой частях приведены АО реагирующих
атомов, в середине — МО, включая связывающие и раз�
рыхляющие МО. Энергия связывающих МО ниже энер�
гии разрыхляющих МО (рис. 2.17).

Рис. 2.17
Диаграмма энергетических уровней АО атомов

и МО двухатомных молекул первого периода
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Рис. 2.18
Диаграмма энергетических уровней АО и МО

двухатомных гомоядерных молекул элементов:

а — от начала (до N2); б — до конца (от О2 до F2) второго
периода.

Энергия связи возрастает при переходе от комбинаций
АО первой оболочки к комбинациям АО второй и других
оболочек с более высокими главными квантовыми числа�
ми. Энергия МО, образуемых из s�АО, (�s) ниже энергии
МО, образуемых из р�АО или d�АО (рис. 2.17).

Соотношение уровней энергий �х� и ��МО может изме�
ниться даже в одном и том же периоде из�за взаимодей�
ствия электронов МО, у которых разница энергий не очень
велика (рис. 2.18).

б

а
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Например, по возрастанию энергии МО орбитали двух�
атомных молекул первого периода и начала второго пери�
ода (до N2) можно расположить в следующий ряд:

� � � � �� � � � � � � � � � � � � � � � � � �1 1 2 2 2 2 2 2 2 2 .s s s s py pz px py pz px

Молекулярные орбитали двухатомных молекул кон�
ца второго периода по возрастанию энергии располагают�
ся в несколько иной ряд:

� � � � �� � � � � � � � � � � � � � � � � � �1 1 2 2 2 2 2 2 2 2 .s s s s px py pz py pz px

Электронные конфигурации молекул. Образование
химической связи можно записать через электронные кон�
фигурации атомов и молекул. Электронные конфигура�
ции молекул записываются через обозначения МО. Напри�
мер, образование химической связи в двухатомной моле�
куле лития может быть представлено через электронные
конфигурации атомов и молекулы лития:

�� � � � �2 2 2 2
2 1 1 22Li [1 2 ] Li [( ) ( ) ( ) ].s s ss s

Так как энергии �ls и ��1s  взаимно компенсируют друг
друга, то они не участвуют в образовании химической свя�
зи и называются внутренними несвязывающими МО, поэто�
му в сокращенной записи могут либо не записываться, либо
иметь условное обозначение, например «К». Соответствен�
но сокращенная электронная конфигурация молекулы Li2

имеет формулу Li2 [К1(�2s)
2)], молекулы Na2 — Na2 [К2(�3s)

2],
молекулы N2 — �� � � � �2 2 2 2 2

2 1 2 2 2 2 2N [К ( ) ( ) ( ) ( ) ( ) ],s s py pz px  моле�
кулы Br2 — �� � �2 2 2

2 1 2 2Br [К ( ) ( ) ( 2 ) ].s s py
Двухатомные молекулы и молекулярные ионы эле


ментов первого периода. Образование химической связи
в молекуле водорода можно представить электронными
конфигурациями:

2H[1s1] � H2[(�1s)
2].

В соответствии с энергетической диаграммой (см. рис.
2.17) при образовании связи два 1s�электрона окажутся
на �1s�молекулярной орбитали, а ��1 �орбитальs  будет не�
заполненной (рис. 2.19). Соответствующий порядок свя�
зи равен (2 – 0)/2 = 1. Молекулярный водород диамагни�
тен, так как не имеет на МО неспаренных электронов.
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При взаимодействии атома и положительно заряжен�
ного иона водорода образуется молекулярный ион �

2H :
� �� � �1 0 2

12H[1 ] H [1 ] H [( ) ].ss s

Порядок связи МО равен (1 – 0)/2 = 0,5 (табл. 2.4), дли�
на связи у молекулы Н2 меньше, а энергия связи больше,
чем у молекулярного иона �

2H .  Метод МО указывает на
возможность образования отрицательно заряженного мо�
лекулярного иона �

2H .
� � �� � � �1 2 2 1

2 1 1H[1 ] H [1 ] H [( ) ( ) ].s ss s

Порядок связи равен (2 – 1)/2 = 0,5. Его энергия и дли�
на связи должны быть близки к энергии и длине связи
иона �

2H .
Как видно из таблицы 2.4, молекула Не2 не образует�

ся, а молекулярный ион �
2He  может существовать, что

Рис. 2.19
Энергетическая диаграмма АО атомов

водорода и МО молекул водорода
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и подтверждено экспериментально. Ионы �
2H  и �

2He  изо�
электронны.

Двухатомные гомоядерные частицы элементов второ

го периода. Как уже указывалось, при взаимодействии
атомов лития в парах образуется молекула Li2, имеющая
длину связи 0,267 нм и энергию связи 110 кДж/моль. При
взаимодействии двух атомов бериллия 2Ве [2s2] молекула
не образуется, так как порядок связи системы (Ве + Ве)

�� �2 2
1 2 2[К ( ) ( ) ]s s  равен нулю.

В соответствии с методом МО молекула В2 может обра�
зоваться (табл. 2.5), что доказано экспериментально.

Из таблицы 2.5 также следует, что возможно существо�
вание молекулы С2 и невозможно образование молекулы
Nе2. Так как согласно методу МО электронные конфигу�
рации дикислорода О2 имеют два неспаренных электрона,
то кислород должен быть парамагнитен, что подтверждено
экспериментально. Предсказание парамагнитных свойств
кислорода явилось важным успехом теории МО. Парамаг�
нитными свойствами должен обладать и дибор.

Как следует из таблицы 2.5, возможно существование
молекулярных ионов � � � �

22 2 2N ,O ,O ,F ,  причем энергия свя�
зи в �

2O  и �
2F  больше, чем энергия связи в соответствую�

щих молекулах. Частицы, имеющие неспаренные элект�
роны, называются радикалами, супероксид�ион �

2O  явля�
ется анион�радикалом. Он играет существенную роль в
некоторых окислительно�восстановительных процессах, в
частности внутри живых клеток. Катион�радикалы � �

2 2O ,N
являются компонентами верхней части земной атмосфе�
ры и участвуют в важных окислительно�восстановитель�
ных процессах.

Значительно сложнее электронные конфигурации у
гетероядерных и особенно многоатомных молекул. В этом
случае учитываются не только виды АО, их энергетичес�
кие уровни, но и электроотрицательность элементов и воз�
можность гибридизации АО.

Сравнение методов валентных связей и молекулярных
орбиталей. Методы ВС и МО имеют некоторые общие по�
ложения и выводы, следующие из них:

� распределение электронной плотности в соединениях
можно объяснить по тому и другому методу;
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� условием образования химической связи является пе�
рекрывание АО, причем прочность связи растет с уве�
личением электронной плотности между ядрами;

� в зависимости от типа АО образуются ��, �� и ��связи.
Как указывалось ранее, метод МО более универсаль�

ный и может объяснить возникновение и характер связей
у более широкого круга соединений. С его помощью уда�
ется рассчитать параметры связей и соединений.

Но метод МО более сложен, менее нагляден, кроме
того, он не дает характеристику отдельных атомов в моле�
кулах и фрагментах молекул, что в некоторых случаях
имеет важное значение. Поэтому методы ВС и МО не ис�
ключают, а взаимно дополняют друг друга. Метод ВС поз�
воляет объяснить химические связи и свойства многих
соединений. Метод МО обеспечивает общий подход ко всем
типам химических соединений. Он удобен для проведе�
ния расчетов с помощью ЭВМ.

2.5.
ВЗАИМОДЕЙСТВИЯ МЕЖДУ МОЛЕКУЛАМИ

ВАНДЕРВААЛЬСОВЫ СИЛЫ

Молекула представляет собой частицу, способную к
самостоятельному существованию. Это устойчивое элект�
рически нейтральное образование. Однако химическая
устойчивость отдельных молекул относительна и прояв�
ляется лишь в системах, где расстояния между молекула�
ми значительно больше их собственных размеров.

Слабые взаимодействия между нейтральными молеку�
лами, проявляющиеся на расстояниях, превосходящих
линейные размеры частиц, вследствие чего электронные
оболочки молекул не перекрываются впервые были обна�
ружены голландским ученым Ван�дер�Ваальсом. Силы,
вызывающие подобного рода взаимодействия, называют
вандерваальсовыми силами (взаимодействиями) и им
приписывают электростатическую природу. Как показы�
вают квантово�механические расчеты, вандерваальсовы
взаимодействия можно подразделить на три вида: диполь�
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дипольные (электростатические), поляризационные (ин�
дукционные) и дисперсионные. Эти силы не обладают на�
правленностью и насыщаемостью и действуют как в ре�
альных газах, так и в жидкостях и в молекулярных кри�
сталлах.

Диполь
дипольное взаимодействие. При сближении
полярных молекул они ориентируются таким образом,
чтобы положительная сторона одного диполя была ориен�
тирована к отрицательной стороне другого диполя (рис.
2.20а). В этом случае суммарная сила притяжения между
зарядами больше, чем суммарная сила отталкивания, по�

этому диполи притягиваются,
возникает диполь�дипольное
взаимодействие. Теория опре�
деляет минимальное значение
потенциальной энергии систе�
мы при определенной ориен�
тации двух диполей. При не�
высоких температурах энер�
гия взаимодействия в системе
из двух диполей Едип�дип одно�
го вещества пропорциональна
электрическому моменту ди�
поля во второй степени и об�
ратно пропорциональна рас�
стоянию между центрами ди�

полей в третьей степени. С повышением температуры Т
тепловое движение нарушает взаимную ориентацию мо�
лекул, ослабляя взаимодействие. Так, энергия диполь�
дипольного взаимодействия Едип�дип молекул одного веще�
ства с учетом их теплового движения пропорциональна
электрическому моменту диполя в четвертой степени, об�
ратна пропорциональна расстоянию между центрами ди�
полей в шестой степени и абсолютной температуре в пер�
вой степени. При значительном повышении температур и
в газовой фазе начинает преобладать тепловое движение
частиц и диполь�дипольного взаимодействия не происхо�
дит. Величина диполь�дипольных взаимодействий в 1 моле
вещества может достигать 50 кДж, хотя среднее значение

Рис. 2.20
Вандерваальсовы взаимодей�

ствия молекул:
а — диполь�дипольное; б — индук�
ционное; в — дисперсионное.
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энергии этого взаимодействия составляет 2 кДж. Диполь�
дипольное взаимодействие проявляется в полярных жид�
костях, однако основную роль оно играет только в веще�
ствах с сильно полярными молекулами, имеющими боль�
шой дипольный момент.

Индукционное взаимодействие. Если неполярную мо�
лекулу (или атом) поместить в электрическое поле, то цент�
ры тяжести положительных и отрицательных зарядов,
совпадавшие до этого, смещаются относительно прежне�
го положения и уже не совпадают. Это явление называют
поляризацией. В молекуле возникает индуцированный
(наведенный) дипольный момент. Между постоянными и
наведенными диполями возникает притяжение, называе�
мое индукционным (рис. 2.20б). Энергия индукционного
взаимодействия Еинд пропорциональна электрическому
моменту диполя во второй степени, поляризуемости (спо�
собности молекулы к образованию диполя под воздействи�
ем электрического поля) и обратно пропорциональна рас�
стоянию между центрами молекул в шестой степени. Ве�
личина поляризуемости возрастает с увеличением числа
электронов в молекуле и, следовательно, с увеличением
молекулярной массы, объема молекулы, числа атомов в
молекуле. Величину поляризуемости выражают в едини�
цах объема. Как показывают данные таблицы 2.6, поля�
ризуемость в однотипных молекулах растет с увеличени�
ем размера молекул. Поляризация возможна и при взаи�
модействии полярных молекул.

Индукционное взаимодействие имеет место только на
очень малых расстояниях между молекулами и его энер�
гия тем значительнее, чем выше дипольный момент по�
лярной молекулы, создающей электрическое поле, и по�
ляризуемость неполярной (или другой) сближающейся
молекулы. Притяжение обычно очень слабое (в 10–20 раз
слабее диполь�дипольного), в основном, из�за малой по�
ляризуемости молекул большинства веществ (табл. 2.6).

Индукционное взаимодействие проявляется, напри�
мер, при растворении неполярных веществ в полярных
растворителях, при образовании гидратов благородных
газов и существенно только для молекул с высокой поля�
ризуемостью.
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Дисперсионное взаимодействие. В результате кратко�
временного неравновесного распределения электронов в
неполярных частицах могут возникнуть мгновенные дипо�
ли, способные индуцировать дипольный момент в других
неполярных частицах. Взаимодействие между мгновенным
и индуцированным (тоже на мгновение) диполем называ�
ют дисперсионным Едисп (рис. 2.20в). Энергия дисперси�
онного взаимодействия пропорциональна поляризуемос�
ти молекул во второй степени и обратно пропорциональна
расстоянию между центрами частиц в шестой степени. Для
неполярных молекул дисперсионное взаимодействие яв�
ляется единственной составляющей вандерваальсовых сил
(табл. 2.6). Дисперсионные силы возникают при взаимодей�
ствии любых частиц, так как во всех них есть движущиеся
электроны, однако силы являются короткодействующи�
ми и самыми слабыми из всех сил межмолекулярного при�
тяжения. Среднее значение энергии этого взаимодействия
< 2 кДж/моль. Для заметного проявления дисперсионных
сил необходимо достаточно тесное сближение взаимодей�
ствующих частиц, для чего требуется повышенное давле�
ние или пониженная температура. Значение сил такого
притяжения в основном зависит от поляризуемости и рас�
тет с увеличением числа электронов, и следовательно, с
увеличением молекулярной массы, размеров частиц на�
веденного диполя и с увеличением числа атомов в молеку�
ле. Этот вид взаимодействия полностью определяет вза�
имное притяжение молекул при сжижении и затвердева�
нии газов с неполярными молекулами.

Энергия вандерваальсова взаимодействия. Энергия
всех видов вандерваальсова взаимодействия обратно про�
порциональна расстоянию между центрами молекул в
шестой степени. При сильном сближении молекул прояв�
ляются силы отталкивания между ними, которые обрат�
но пропорциональны расстоянию между молекулами в
двенадцатой степени. Поэтому зависимость результирую�
щей энергии вандерваальсова взаимодействия ЕВ от рас�
стояния между молекулами (lВ) выражается уравнением

� � �В 6 12
В В

,a bE
l l

(2.5)

где а и b — постоянные.
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Минимальная энергия системы обеспечивается при
расстояниях между центрами молекул 0,4–0,5 нм, что су�
щественно больше длины химической связи.

Как видно из таблицы 2.6, с увеличением размера мо�
лекул в ряду Аr–Хе и НСl–НI растет их поляризуемость и
энергия дисперсионного притяжения. Диполь2дипольное
взаимодействие вносит значительный вклад в вандерва�
альсовы силы лишь в случае молекул с большим электри�
ческим моментом диполя. С увеличением суммарной энер�
гии межмолекулярного взаимодействия возрастет темпе�
ратура кипения жидкостей, а также теплота их испарения.

Суммарная энергия вандерваальсового взаимодейст�
вия молекул на 1–2 порядка ниже энергии химических
связей.

Итак, между молекулами возникают относительно сла�
бые вандерваальсовы взаимодействия, включающие дис�
персионные силы, а для полярных молекул и диполь�ди�
польное притяжение, и индукционные взаимодействия.

ВОДОРОДНАЯ СВЯЗЬ

Химическая связь, образованная положительно поля�
ризованным водородом молекулы А–Н (или полярной
группы –А–Н) и электроотрицательным атомом В другой
или той же молекулы, называется водородной связью. Если
водородная связь образуется между разными молекулами,
она называется межмолекулярной, если связь образуется
между двумя группами одной и той же молекулы, то она
называется внутримолекулярной. Водородная связь меж�
ду молекулами А–Н и В–R обозначается тремя точками

А–Н + В–R � А–Н���В–R.

Водород в данном случае образует две химические свя�
зи, причем они не равноценны.

Образование водородной связи обусловлено тем, что в
полярных молекулах А–Н или полярных группах –А–Н
поляризованный атом водорода обладает уникальными
свойствами: отсутствием внутренних электронных оболо�
чек, значительным сдвигом электронной пары к атому с
высокой электроотрицательностью и очень малым разме�
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ром. Поэтому поляризованный атом водорода способен
глубоко внедряться в электронную оболочку соседнего
отрицательно поляризованного атома.

Атомы А и В могут быть одинаковыми, например, как
при взаимодействии молекул НF:

F�––H�+ + F�+–H�+ � F–H���F–H,

но могут быть и разными, как при взаимодействии моле�
кул воды и фтороводорода:

��� � �
�

�
�

�

�
� � ���

Энергия водородной связи возрастает с увеличением
электроотрицательности (ЭО) и уменьшением размеров ато�
мов В. Поэтому наиболее прочные водородные связи возни�
кают, когда в качестве атомов В выступают F, О или N. Энер�
гия связи (кДж/моль) меняется в ряду следующим образом:

������� � 	 
 �	��
���� � ����������������	 .

Несмотря на высокую ЭО хлора, водородная связь –
Н���Сl– относительно слабая из�за большого размера атома
хлора.

Как видно, энергия водородной связи имеет промежу�
точное значение между энергией ковалентной связи и ван�
дерваальсовых сил. Также промежуточные значения име�
ют длины водородных связей.

Так, в полимере (НF)n длина связи F–Н = 0,092 нм, а
связи F���Н — 0,14 нм:

�

�

�

�

�

�

В молекуле Н2О длина связи О–Н равна 0,096 нм, а
длина водородных связей между молеклами воды О���Н —
0,177 нм.

Водородная связь часто определяет структуру веще�
ства и заметно влияет на физико�химические свойства. При
возникновении водородных связей образуются димеры,
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тримеры или полимерные структуры, например зигзаго�
образные структуры (НF)n, кольцевые структуры некото�
рых органических кислот, например уксусной кислоты:

��� �

� � �

� � �
� ���

���

���

или более сложные конфигурации, например у льда, у ко�
торого молекулы воды образуют по четыре водородные
связи:

Соответственно в жидком состоянии молекулы, всту�
пающие в водородные связи, ассоциированы, а в твердом

состоянии образуют сложные
кристаллические структуры.

Образование межмолеку�
лярных водородных связей
приводит к существенному
изменению свойств веществ:
повышению вязкости, ди�
электрической постоянной,
температуры кипения и плав�
ления, теплот плавления и
парообразования. Например,
вода, фтороводород и амми�
ак имеют аномально высокие
температуры кипения (рис.
2.21) и плавления.

Внутримолекулярные во

дородные связи. Водородная

Рис. 2.21
Температуры кипения

некоторых соединений водорода
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связь может также возникнуть
между атомами водорода и от�
рицательными атомами поляр�
ных групп в одной и той же мо�
лекуле. Например, в о�нитрофе�
ноле (рис. 2.22а) и салициловом
альдегиде (рис. 2.22б) возника�
ет водородная связь между водородом групп –О–Н и кис�
лородом других групп.

Молекулы с внутримолекулярными водородными свя�
зями не могут вступать в межмолекулярные водородные
связи. Поэтому вещества с такими связями не образуют
ассоциатов, более летучи, имеют меньшие значения вяз�
кости, температуры кипения и плавления, чем их изоме�
ры, способные образовывать межмолекулярную связь.

Роль водородных связей. Так как многие соединения
содержат ковалентные полярные связи Н–О и Н–N, то во�
дородные связи очень распространены. Они проявляются
не только в воде, но и в различных кристаллических ве�
ществах, полимерах, белках, живых организмах. Напри�
мер, практически все соли образуют кристаллогидраты, в
которых имеются водородные связи. Вследствие невысо�
ких значений энергии водородные связи относительно лег�
ко разрушаются и вновь возникают.

Важную роль водородные связи играют в белках, у ко�
торых спиральные полимерные структуры объединяются
связями N–Н���О. Двойные спирали нуклеиновых кислот
соединяются межмолекулярными водородными связями
N–H���N и N–Н���О.

Итак, между полярными молекулами, содержащими
в одной или обоих молекулах атом водорода, возникают
водородные связи, которые существенно влияют на свой�
ства вещества.

2.6.
КОМПЛЕКСНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ

Донорно
акцепторное взаимодействие молекул. Если
одна из двух молекул имеет атом со свободными орбита�
лями, а другая — атом с парой неподеленных электронов,
то между ними происходит донорно�акцепторное взаимо�

Рис. 2.22
о�Нитрофенол (а)

и салициловый альдегид (б)
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действие, которое приводит к образованию ковалентной
связи, например:

NH3 + BF3 = NH3BF3.

У атома азота в молекуле аммиака имеется неподелен�
ная пара электронов, а у атома бора в молекуле трифтори�
да бора — вакантная орбиталь.

При взаимодействии по донорно�акцепторному меха�
низму атом азота отдает на связь пару электронов, а атом
бора — вакантную орбиталь, в результате чего возникает
ковалентная связь

В полученном соединении суммарные валентности бора
и азота равны четырем.

Состав и номенклатура комплексных соединений. Ана�
логичным образом образуется соединение KPF6 при взаи�
модействии KF и PF5, которое можно записать в виде
K[РF6]. При взаимодействии сульфата меди и аммиака
образуется сложное соединение:

CuSО4 + 4NH3 = CuSО4�4NH3,

которое выражается формулой [Cu(NH3)4]SО4.
Сложные соединения, у которых имеются ковалент�

ные связи, образованные по донорно�акцепторному меха�
низму, получили название комплексных, или координа2
ционных, соединений.

Эти соединения имеют в своем составе устойчивые
группы, называемые комплексами, которые переходят без
изменения из одного соединения в другое и сохраняются
при растворении соединений.

Согласно координационной теории швейцарского уче�
ного А. Вернера комплексные соединения состоят из двух
сфер: внешней и внутренней.

В приведенных далее примерах внешними сферами
являются K+ и �2

4SO . Внутренняя сфера, называемая также
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комплексом, включает центральный ион или атом, вокруг
которого координируются отрицательно заряженные ионы
или нейтральные молекулы. При записи комплексного
соединения внутреннюю сферу или комплекс заключают
в скобки, например [Zn(CN)4]2+, [Zn(OH)4]2–, [Zn(NH3)4]2+.
Центральный ион или атом называется комплексообразо2
вателем, а координируемые им ионы или молекулы —
лигандами.В приведенных выше примерах комплексооб�
разователями являются ион фосфора Р5+ в [PF6]– и ион
меди Сu2+ в [Cu(NH3)4]2+. Число монодентатных лигандов,
координируемых комплексообразователем, называют ко2
ординационным числом. В приведенных примерах коор�
динационное число равно соответственно 6 и 4.

В зависимости от заряда различают анионные комплек�
сы, например [PF6]–, [Zn(CN)4]2–, [Аl(ОН)4]–, катионные
комплексы, например [Сu(NН3)4]2+, [Ni(H2O)4]2+, и нейт2
ральные комплексы, например [Ni(CO)4] и [Pt(NH3)2Cl2].
Нейтральные комплексы не имеют внешней сферы. Заряд
комплекса численно равен алгебраической сумме заряда
центрального иона и зарядов лигандов. Например, заряд
Z комплекса [Zn(CN)4]2– равен

Z = Z(Zn2+) + 4Z(CN–) = 2 + 4(–1) = –2.

Комплексообразователи. Комплексообразователями
служат атомы или ионы, имеющие вакантные орбитали.
Способность к комплексообразованию возрастает с увели�
чением заряда иона и уменьшением его размера. К наибо�
лее распространенным комплексообразователям относят�
ся ионы d�элементов VII, VIII, I и II групп Периодической
таблицы элементов.

Лиганды. К числу лигандов относятся простые анио�
ны, такие как F–, Сl–, Вr–, I–, S2–, сложные анионы, на�
пример CN–, NCS–, �

3NO ,  молекулы, например Н2O, NH3,
СО, H2NCH2CH2NH2 (Еn). Ионы или отдельные атомы
ионов и молекул лигандов имеют неподеленные пары элек�
тронов. В зависимости от того, какое число вакантных
орбиталей координационных мест — донорных центров у
комплексообразователя занимают лиганды, они подраз�
деляются на монодентатные (одна орбиталь), например
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NH3, Сl–, биденгатные, например N2H4 или Еn, полиден�
татные, например этилендиаминтетрауксусная кислота
(EDTA), являющаяся шестидентатным лигандом

���� ���

���� ���

� ��� ��� �

��� ����

��� ����

Динатриевая соль EDTA и сама кислота относятся к
классу соединений, называемых комплексонами. Би� и
полидентатные лиганды при взаимодействии с комплек�
сообразователями образуют замкнутые циклы, называе�
мые хелатными, поэтому и комплексы с би� и полидентат�
ными лигандами называют хелатными (или клешневид�
ными), например бис�этилендиамин меди (+2)

В названии комплексных соединений первыми приво�
дят название аниона, а затем катиона. Лиганды называют
в следующем порядке: а) анионы; б) молекулы; в) катио�
ны — без разделения друг от друга дефисом. Анионы пе�
речисляются в порядке: ОН–, простые анионы, многоатом�
ные анионы и затем органические анионы в алфавитном
порядке. Для молекул Н2O (аква), NH3 (аммин), СО (кар�
бонил), NO (нитрозил) даются особые названия, указан�
ные в скобках. Число лигандов обозначают греческими
приставками (ди�, три�, тетра� и т. д.) для простых лиган�
дов и бис�, трис�, тетраксис�, пентаксис�, гексаксис� для
2, 3, 4, 5 и 6 перед лигандами, в названиях которых уже
употреблялись приставки ди�, три� и т. д. Название тако�
го лиганда заключают в скобки. Степень окисления ком�
плексообразователя переменной валентности обознача2
ется арабской цифрой в скобках после его названия, знак
ставится перед цифрой.
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Название комплексного иона записывается одним
словом и у аниона заканчивается суффиксом «�ат»:
K4[Fe(CN)6] — гексацианоферрат (+2) калия, Na2[CuCl4] —
тетрахлоркупрат (+2) натрия. Названия катионных и нейт�
ральных комплексов не имеют типичных суффиксов в
окончаниях и заканчиваются названием катиона в роди�
тельном падеже: [Ni(En)2]Cl2 — хлорид бис(этилендиамин)
никеля (+2), [Zn(NH3)2]SO4 — сульфат диамминцинка (II)
(+4), [Ni(CO)4] — тетракарбонил никеля (0).

Природа химической связи в комплексах. Для объ�
яснения образования химических связей в комплексах
используется как метод валентных связей, так и метод мо�
лекулярных орбиталей. Кроме того, для объяснения при�
роды связей и свойств комплексных соединений применя�
ется электростатическая теория кристаллического поля.

Метод валентных связей (ВС). Согласно методу ВС
между комплексообразователем и лигандами возникают
ковалентные связи по донорно�акцепторному механизму.
Комплексообразователь предоставляет на связь вакантные
орбитали, а лиганды — неподеленные пары электронов.
Рассмотрим образование химических связей в комплек�
сах [Zn(NH3)4]2+ и [PbF6]2–.

У иона цинка на внешней оболочке имеются вакант�
ные 4s� и 4р�орбитали: Zn2+ 3d104s04p0:

У атомов азота в молекуле аммиака имеются неподе�
ленные пары электронов:

�

�

� �

При их взаимодействии образуется комплексный ион:

Zn2+ + 4NH3 = [Zn(NH3)4]2+.

Обозначим электроны неподеленных пар лигандов, ко�
торые которые заняли d�орбитали комплексообразователя,
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пунктирными стрелками. Тогда электронную конфигура�
цию комплекса, возникшую в результате донорно�акцеп�
торного взаимодействия между комплексообразователем
и лигандами можно представить в виде:

Как видно, в этом случае в образовании связей уча�
ствуют одна s� и три р�орбитали, которые гибридизуются
(sp3), поэтому комплексный ион будет иметь тетраэдри�
ческое строение.

У иона Рb4+ на внешней оболочке имеются вакантные
6s�, 6р� и 6d�орбитали:

Pb4+ 6s06p06d0

Фторид�ионы имеют неподеленные пары электронов:

При взаимодействии F– и Pb4+ образуется комплекс�
ный ион [PbF6]2–, в котором шесть лигандов F– образуют
шесть ковалентных связей по донорно�акцепторному ме�
ханизму:

Как видно, при образовании комплекса происходит
sp3d2�гибридизация и полученный комплекс имеет окта�
эдрическую структуру.

Метод ВС является относительно простым и нагляд�
ным и позволяет объяснить структуру и свойства многих
комплексов. Однако он не пригоден для описания систем
с многоцентровыми связями, не объясняет оптические и
другие свойства комплексов.

Теория кристаллического поля. В теории кристалли�
ческого поля предполагается, что между лигандами и ком�
плексообразователями происходит сложное электростати�
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ческое взаимодействие. С одной стороны, имеются силы
притяжения между положительно заряженными ионами
комплексообразователя и отрицательно заряженными ли�
гандами или полярными молекулами лиганда. С другой
стороны, отрицательно заряженные лиганды или диполь�
ные молекулы отталкиваются друг от друга, а также от
внешних электронов комплексообразователя. Лиганды
располагаются вокруг комплексообразователя таким об�
разом, чтобы силы притяжения были максимальны, а
силы отталкивания минимальны. Лиганды оказывают
влияние на энергетическое состояние d�электронов комп�
лексообразователя. В отсутствие внешнего электростати�
ческого поля все d�орбитали одного и того же подуровня
имеют одинаковую энергию. Под воздействием поля ли�
гандов происходит расщепление d�подуровня на величи�
ну, называемую энергией расщепления и обозначаемую
символом � (рис. 2.23). Эта энергия зависит от природы
лиганда и комплексообразователя.

Энергия части орбиталей будет ниже, а части орбита�
лей — выше энергии исходного уровня. Электрон, нахо�
дящийся на орбитали нижнего уровня, стабилизируется
и увеличивает устойчивость комплекса, а электрон верх�
него уровня дестабилизируется и снижает устойчивость
комплекса. Стабилизация (повышение устойчивости) си�
стемы под действием поля лигандов происходит, если ее
суммарная энергия уменьшается.

Рис. 2.23
Энергия d�орбиталей в изолированном атоме и в полях лигандов
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В октаэдрическом поле лигандов энергия d�орбиталей,
расположенных вдоль осей х и у �2 2( )x yd  и z 2( ),zd  возра�
стает, а энергия d�орбиталей, направленных между ося�
ми, уменьшается, т. е. происходит расщепление энергии
d�подуровня на величину �окт (рис. 2.23). По влиянию на
величину расщепления энергии 3d�орбиталей лиганды
располагаются в ряд, получивший название спектрохи�
мического:

� � � � � �

� �

� � � � � � � �
� � �

2 3

2

I Br Cl OH F H O HCS NH

< En NO CN CO.
Сила воздействия лигандов на комплексообразователь

возрастает слева направо. Лиганды, расположенные спра�
ва, сильнее расщепляют энергию подуровня (большое
значение �), их называют лигандами сильного поля. Ли�
ганды, расположенные в левой части ряда, называют ли�
гандами слабого поля. С увеличением числа лигандов зна�
чение � растет. Энергия расщепления зависит и от типа
комплексообразователя, например у 4d� и 5d�элементов
она выше, чем у 3d�элементов, поэтому по отношению к
ионам 4d� и 5d�элементов почти все лиганды относятся к
лигандам сильного поля.

В соответствии с общими правилами сначала заполня�
ются электронами орбитали с низкими уровнями энергии,
затем — орбитали с более высокими уровнями энергии.
Если энергия спаривания электронов меньше энергии рас�
щепления подуровня, то происходит спаривание электро�
нов и появляются вакантные орбитали. В этом случае об�
разуются низкоспиновые комплексы.

Например, под действием октаэдрического сильного
поля лигандов при образовании комплексов может про�
исходить перераспределение электронов, их переход из

�2 2 2�, �орбиталейz x yd d  на dxy�,dxz�, dyz�орбитали (см. рис.
2.23) и образование электронных пар. Так, в октаэдриче�
ском поле лигандов CN– электроны с 23 �zd  и �2 23 x yd �орби�
талей иона Fe2+ переходят на орбитали 3dxy и 3dyz с более
низким уровнем энергии, и электронная конфигурация
иона Fe2+
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перестраивается в конфигурацию

При взаимодействии комплексообразователя и лиган�
да происходит d2sp3�гибридизация и образуется комплекс
[Fe(CN)6]4–, который имеет октаэдрическую структуру.
В этом комплексе нет неспаренных электронов, поэтому
его называют низкоспиновым, и он диамагнитен. В обра�
зовании данного комплекса принимают участие орбитали
не только внешней, но и предвнешней оболочек. Такие
комплексы называют также внутриорбитальными.

В комплексе [Fe(H2О)6]2+ у ионов Fe2+ энергия расщеп�
ления d�орбиталей мала, поэтому 3d�электроны остаются
неспаренными. Такой комплекс называют высокоспино�
вым, и он парамагнитен. Высокоспиновые комплексы, как
правило, менее прочные, чем низкоспиновые.

Комплексы с координационным числом 4 могут иметь
структуру плоского квадрата или тетраэдра.

Плоскоквадратная координация характерна для ионов
центральных 4d� и 5d�элементов, а при сильных лиган�
дах — и для 3d1�, 3d2�, 3d6�, 3d8�элементов. У плоскоквад�
ратных комплексов имеет место сложное расщепление
энергии d�орбиталей (см. рис. 2.23). Ион Ni2+ образует с
ионами CN– также низкоспиновый прочный комплекс
[Ni(CN)4]2–. Это объясняется расщеплением энергии d�под�
уровня, возникновением вакантной d�орбитали за счет
спаривания d�электронов. При этом происходит dsp2�гиб�
ридизация АО и образуется комплекс, имеющий структу�
ру плоского квадрата. Тетраэдрическая координация ха�
рактерна для 3d�элементов при лигандах слабого поля.
Расположение d�орбиталей после расщепления их энер�
гии в тетраэдрическом поле показано на рисунке 2.23.
Очевидно, что сила поля четырех лигандов меньше силы
октаэдрического поля, поэтому энергия расщепления те�
тераэдрическим полем (�тетр) меньше, чем октаэдрическим.
Спаривания электронов d�подуровня в этом случае не про�
исходит, поэтому тетраэдрические комплексы относятся
к высокоспиновым и парамагнитным. Тетраэрическую
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структуру имеют, например, комплексы [CuBr4]3–, [NiCl4]2–

и [CrF4]–.
Теория кристаллического поля оказалась очень полез�

ной для объяснения окраски, магнитных и других свойств
комплексов, но она не может объяснить свойства комп�
лексных соединений, в которых доля ковалентной состав�
ляющей связи велика, а также стехиометрию и некоторые
свойства комплексов. Она неприменима к комплексам s� и
p�элементов и к комплексам, в которых существенную
роль играет структура лигандов. Сочетание методов ВС и
теории кристаллического поля расширяет возможности
объяснения свойств комплексов. Более широкие возмож�
ности для описания комплексов имеет метод МО, но он
достаточно сложен.

Структура и изомерия комплексов. Геометрическая
структура комплексов определяется прежде всего типом
свободных орбиталей у комплексообразователя, числом и
влиянием лигандов на комплексообразователь и в конеч�
ном счете типом гибридизации орбиталей. В зависимости
от вида гибридизации комплексообразователя образуют�
ся линейные, треугольные, тетраэдрические, квадратные
(плоские), бипирамидальные, октаэдрические и другие
структуры. В комплексных соединениях с разнородными
лигандами, например [Pt(NH3)2Cl2], может проявляться
изомерия. Изомерами называют соединения одинакового
состава, но разного строения. Довольно часто для плоско�
квадратных и октаэдрических структур встречается про�
странственная изомерия, при которой лиганды могут за�
нимать разные места вокруг комплексообразователя. Если
одинаковые лиганды расположены рядом, то это цис�фор�
ма, если напротив — транс�форма:
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Некоторые свойства комплексных соединений. Теория
кристаллического поля и метод ВС позволяют предсказать
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некоторые свойства комплексных соединений, такие как
прочность комплексов, магнитные свойства и окраска со�
единений. И, наоборот, из экспериментов по изучению
свойств комплексных соединений можно судить об элект�
ронной структуре комплексов.

Магнитные свойства определяются числом неспарен�
ных электронов в комплексах. Например, в комплексе
[CоF6]3– в образовании связей не участвуют 3d�электроны,
поэтому четыре 3d�электрона остаются неспаренными.
Комплекс [CоF6]3– — высокоспиновый и парамагнитный.
Наоборот, у иона Со3+ в комплексе [Cо(NH3)6]3+ под влия�
нием поля лигандов происходит расщепление энергии 3d�
орбиталей, спаривание 3d�электронов, в результате чего
не остается неспаренных электронов. Поэтому этот комп�
лекс (гибридизация d2sp3) диамагнитен.

Окраска комплексных соединений зависит от типа
лигандов и комплексообразователя. Из�за расщепления
энергии d�орбиталей в поле лигандов появляется возмож�
ность перехода электронов с подуровней с низкой энерги�
ей на подуровень с более высокой энергией, например в
октаэдрическом поле с подуровней dxy�,dxz�, dyz� на вакант�
ные подуровни с более высокой энергией �2 2 2� и �z x yd d  под
действием поглощаемых квантов света. Однако положе�
ние электронов в этом случае неустойчивое, и они вновь
возвращаются в исходное состояние. В зависимости от ве�
личины энергии расщепления � комплексы поглощают
кванты света определенных диапазонов длин волн, чем в
основом и объясняют присущую им окраску.

Таким образом, сочетание метода ВС с элементами те�
ории кристаллического поля позволяет объяснить меха�
низм образования химических связей и многие свойства
комплексных соединений.

2.7.
ХИМИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ В ТВЕРДЫХ ТЕЛАХ

При охлаждении жидкости происходит снижение ки�
нетической энергии частиц. При некоторых температуре
или интервале температур жидкость переходит в твердое
состояние, в котором частицы практически утрачивают
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поступательное движение и сохраняют в основном коле�
бания около своего положения. В отличие от газов, носи�
телями свойств которых являются молекулы, носителем
свойств твердого тела является фаза. Твердые вещества
могут находиться в аморфном или кристаллическом со�
стоянии.

Аморфное состояние вещества. Вещества в аморфном
состоянии не имеют упорядоченной структуры. Подобно
жидкости, у аморфных веществ наблюдается только ближ�
ний порядок. Поэтому вещества в аморфном состоянии
еще называют переохлажденными жидкостями с аномаль�
но высокой вязкостью. Некоторые из них очень медленно
текут. Например, при длительном сроке службы оконные
стекла внизу толще, чем в верхней части. Из аморфных
веществ наиболее известно стекло, поэтому аморфное со�
стояние еще называют стеклообразным. В аморфном со�
стоянии также могут находиться многие полимеры, смо�
лы, простые вещества (Se, Si, Ag и др.), оксиды (SiО2, GeО2,
В2О3 и др.), сульфаты, карбонаты, некоторые многоком�
понентные неорганические соединения.

Некоторые вещества, например определенные полиме�
ры, в твердом виде могут находиться только в аморфном
состоянии. Другие вещества получают в аморфном состоя�
нии под воздействием очень высоких давлений или путем
сверхбыстрого охлаждения расплавов. Последним спосо�
бом, например, получают так называемые металлические
стекла, характеризуемые особыми качествами, в том чис�
ле высокой устойчивостью против действия химических
реагентов.

Аморфные вещества изотропны, т. е. имеют одинако�
вые свойства во всех направлениях. Кроме того, аморф�
ные вещества плавятся не при строго определенной тем�
пературе, а в некотором температурном интервале.

Кристаллическое состояние вещества. Подавляющее
большинство твердых тел находится в кристаллическом
состоянии, поэтому в дальнейшем в данной главе будет
рассмотрено лишь это состояние.

Кристаллическое состояние характеризуется дальним
порядком, т. е. трехмерной периодичностью структуры по
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всему объему твердого тела. Регулярное расположение
частиц в твердом теле изображается в виде решетки, в уз�
лах которой находятся те или иные частицы, соединен�
ные воображаемыми линиями.

Монокристаллы (одиночные кристаллы) характеризу�
ются анизотропностью, т. е. зависимостью свойств от
направления в пространстве. Реальные вещества поликри�
сталлические, т. е. состоят из множества кристаллов, ори�
ентированных по разным осям координат, поэтому в по�
ликристаллических телах анизотропия не проявляется.

Кристаллические вещества плавятся при определен�
ной температуре, называемой температурой плавления.
При нагревании кристаллического твердого тела практи�
чески невозможно превысить его температуру плавления,
пока вещество полностью не расплавится.

Кристаллы характеризуются энергией постоянной кри�
сталлической решетки и координационным числом. Ко2
ординационным числом обычно называется число частиц,
непосредственно примыкающих к данной частице в кри�
сталле. Чем больше координационное число, тем плотнее
упаковка кристалла, т. е. тем большую долю объема зани�
мают частицы вещества. Постоянная решетки характери�
зует расстояния между центрами частиц, занимающих
узлы в кристалле, в направлении характеристических
осей, т. е. осей, которые совпадают с направлениями ос�
новных граней.

Энергией кристаллической решетки называют энер�
гию, необходимую для разрушения одного моля кристал�
ла и удаления частиц за пределы их взаимодействия. Если
в узлах решетки находятся атомы или молекулы, то энер�
гия решетки называется энергией сублимации. Основной
вклад в энергию кристаллической решетки вносит энер�
гия химической связи между частицами в решетке. Еди�
ницей измерения энергии решетки, как и энергии хими�
ческих связей, является кДж/моль.

Особую роль играет фазовый состав кристаллов. Физи2
ческие и химические свойства кристаллического (немо2
лекулярного) вещества определяются составом и строе2
нием фазы, которая является формой существования
химического соединения в твердом состоянии.



96 ОБЩАЯ ХИМИЯ. ТЕОРИЯ И ЗАДАЧИ

КРИСТАЛЛИЧЕСКИЕ СТРУКТУРЫ

Наименьшей структурной единицей кристалла, кото�
рая выражает все свойства его симметрии, является эле�
ментарная ячейка. При многократном повторении ячейки
по трем измерениям получают всю кристаллическую ре�
шетку. Имеются семь основных ячеек (рис. 2.24), которые
различаются как постоянными решетки а, b и с, так и уг�
лами между характеристическими осями �, $ и 
 (табл. 2.7).

Кроме основных элементарных ячеек, имеются еще
семь элементарных ячеек, являющихся как бы производ�
ными от основных, например кубическая объемно�центри�
рованная и кубическая гранецентрированная (рис. 2.25).

Тип кристаллической решетки определяется природой
и размерами частиц, видом химических связей между

Рис. 2.24
Геометрические фигуры, отвечающие элементарным ячейкам:

а — кубической; б — тетраэдрической; в — гексагональной;
г — ромбоэдрической; д — орторомбической; е — моноклинной;

ж — триклинной.
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ними, температурой и другими факторами. Частицы раз�
мещаются в решетке таким образом, чтобы энергия систе�
мы была минимальна. Для частиц сферической формы это
достигается при максимальном координационном числе,
т. е. при наиболее плотной упаковке (рис. 2.25).

Некоторые вещества близкой химической природы
образуют одинаковые кристаллические структуры. Такие
вещества называют изоморфными. В таких структурах
частицы могут замещать друг друга, например Mg2+ и Са2+

в Ca2SiО4 и Mg2SiО4 и K+ и Rb+, а также Аl3+ и Сr3+ в квас�
цах KAl(SО4)2�12Н2О.

При замещении даже части ионов могут изменяться
свойства вещества. Например, при замещении части Аl3+

в корунде Аl2O3 на ионы Сr3+ прозрачные кристаллы ста�
новятся красными (рубин), а на ионы Ti3+ и Fe3+ — сини�
ми (сапфир).

Многие соединения могут существовать также в двух
или более кристаллических структурах. Такое явление
называется полиморфизмом. В качестве примера полимор�
физма можно указать существование SiО2 в виде гексаго�
нального кварца, ромбического тридимита и кубического
кристобалита. Полиморфные модификации существуют
и у большинства простых веществ, в этом случае они назы�
ваются аллотропными (по форме) модификациями. В ка�
честве примера можно назвать аллотропные модификации
углерода: алмаз, графит, карбин и фуллерен. Карбин был
открыт в 1968 г. (А. Сладков, Россия), а фуллерен в 1973 г.

Рис. 2.25
Трехмерное изображение упаковок шаров:

а — гексагональная; б — кубическая гранецентрированная; в — кубическая объем�
но�центрированная.

а б в
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теоретически (Д. Бочвар, Россия) и в 1985 г. эксперимен�
тально (Г. Крото и Р. Смолли, США).

По природе частиц в узлах кристаллической решетки и
химических связей между ними можно все кристаллы под�
разделить на молекулярные, атомно�ковалентные, ионные
и металлические (табл. 2.8). Кроме того, существуют кри�
сталлы с несколькими типами химических связей.

Молекулярные кристаллы. В узлах решеток находят�
ся молекулы, между которыми действуют вандерваальсо�
вы силы, имеющие невысокую энергию. Это и определяет
свойства молекулярных кристаллов (табл. 2.8 и 2.9). Ве�
щества с молекулами сферической формы имеют структу�
ру плотной упаковки. Кристаллы с полярными молекула�
ми в узлах имеют более высокую прочность и температуру
плавления, чем кристаллы с неполярными молекулами
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в узлах (табл. 2.8). Значительное упрочнение кристаллов
обусловливают водородные связи, например кристаллов
льда (табл. 2.9). Из�за направленности водородных свя�
зей координационное число и плотность упаковки крис�
таллов снижаются. Например, координационное число
воды в кристаллах льда равно четырем и соответственно
плотность льда относительно невысока (меньше плотнос�
ти жидкой воды).

Атомно
ковалентные кристаллы. В узлах кристаллов
располагаются атомы, образующие друг с другом прочные
ковалентные связи. Это обусловливает высокую энергию
решетки и соответственно физические свойства веществ
(табл. 2.8 и 2.9). Из�за направленности ковалентных свя�
зей координационные числа и плотность упаковки в атом�
но�ковалентных кристаллах обычно невелики. Так, в кри�
сталле алмаза углерод имеет sp3�гибридизацию и соответ�
ственно координационное число 4 (рис. 2.26).
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Ионные кристаллы. Структурными единицами крис�
таллов этого типа являются положительно и отрицательно
заряженные ионы, между которыми происходит электро�
статическое взаимодействие, характеризуемое достаточ�
но высокой энергией. Этим объясняются свойства веществ
с ионными кристаллами (см. табл. 2.8 и 2.9). Из�за ненап�
равленности и ненасыщенности связей и сферической фор�
мы частиц координационные числа (к. ч.) у ионов могут
быть высокими, как, например, в решетке NaCl к. ч. = 6
(рис. 2.27). У соединений со сложными ионами форма кри�
сталлической решетки искажается.

Металлические кристаллы и связь. Большинство эле�
ментов Периодической таблицы Д. И. Менделеева отно�
сятся к металлам, которые характеризуются рядом осо�
бых свойств: высокими электрической проводимостью

Рис. 2.26
Структура алмаза:

а — кристаллическая решетка;
б — схема направлений химических связей.

а б

Рис. 2.27
Кристаллическая структура хлорида натрия (а)

и упаковка сферических ионов (б):
большие шары — Cl–; шары меньших размеров — Na+.

а б
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(106–108 См�м–1) (см. табл. 2.9), теплопроводностью (от
долей единиц до 4,2 Вт/(К�см)), ковкостью и пластичнос�
тью, металлическим блеском и высокой отражательной
способностью по отношению к свету. Эти специфические
свойства металлов можно объяснить особым типом хими�
ческой связи, получившей название металлической.

У большинства металлов на внешней электронной обо�
лочке имеется значительное число вакантных орбиталей
и малое число электронов. Поэтому энергетически более
выгодно, чтобы электроны не были локализованы, а при�
надлежали всему металлу. Согласно теории свободных
электронов в узлах решетки металла находятся положи�
тельно заряженные ионы, которые погружены в электрон�
ный «газ», распределенный по всему металлу. Таким об�
разом, валентные электроны у металлов не локализова�
ны. Между положительно заряженными ионами металла
и нелокализованными электронами существует электро�
статическое взаимодействие, обеспечивающее устойчи�
вость вещества. Энергия этого взаимодействия является
промежуточной между энергиями ковалентных и моле�
кулярных кристаллов. Поэтому элементы с чисто метал�
лической связью (s� и p�металлы) характеризуются отно�
сительно невысокими температурами плавления и твер�
достью. Наличие электронов, которые могут свободно
перемещаться по объему кристалла, обеспечивает высо�
кие электрическую проводимость и теплопроводность, а
также ковкость и пластичность металлов. Металлический
блеск обусловлен отражением световых лучей от электрон�
ного газа, который несколько выходит за границу поло�
жительно заряженных ионов. Ненаправленность связей,
сферическая форма и одинаковый размер ионов приводят
к тому, что металлы кристаллизируются, как правило, в
плотноупакованных гексагональных или кубических гра�
нецентрированных структурах (см. рис. 2.25).

Кристаллы с несколькими типами связей. Тот или
иной вид химической связи или взаимодействия в чистом
виде в кристаллах встречается редко. Обычно между час�
тицами существуют сложные взаимодействия, которые
можно описать наложением двух или более видов связей
друг на друга.
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В некоторых молекулярных кристаллах (например,
Н2О, Н2О2, HF) наряду с вандерваальсовыми силами воз�
никают водородные связи, которые значительно упроч�
няют кристаллы.

Ионная связь в чистом виде практически не существу�
ет, так как между частицами в ионных кристаллах также
действует ковалентная связь, поэтому можно говорить
лишь о той или иной степени ионности связи, которая воз�
растает с увеличением разности электроотрицательностей
частиц в кристаллах.

У d� и f�металлов наряду с нелокализованной метал�
лической связью могут действовать также локализован�
ные ковалентные связи между соседними атомами, имею�
щими неспаренные d� и f�электроны. В этих случаях воз�
растает энергия кристаллов, температура плавления и
прочность металлов (см. табл. 2.9).

В атомных кристаллах наряду с ковалентной связью
могут существовать вандерваальсовы силы, например у од�
ной из аллотропных модификаций углерода — графита.
При образовании кристаллов графита у углерода происхо�
дит sp2�гибридизация с образованием двумерных (плоских)
структур, у которых валентные углы связей равны 120�
(рис. 2.28). Длина связи С–С в плоскости равна 0,142 нм.
Четвертый валентный электрон (p�электрон) каждого
атома вступает в ��связь с соседними атомами. Эти элект�

роны ��связей очень подвиж�
ны и обеспечивают электронную
проводимость. Между плоски�
ми слоями графита возникает
слабое вандерваальсово взаи�
модействие, длина связи С–С
между атомами соседних слоев
составляет 0,335 нм (рис. 2.28).

Прочные ковалентные свя�
зи обеспечивают графиту вы�
сокую температуру плавления
и химическую стойкость. На�
личие подвижных электронов
��связей определяет электри�

Рис. 2.28
Кристаллическая структура

графита



ГЛАВА 2. ХИМИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ 103

ческую проводимость и теплопроводность графита. Так,
электронная проводимость монокристалла в направлении,
параллельном плоскости sp2(гибридизации, составляет
2,6�106 См�м–1. Из(за слабых вандерваальсовых сил (энер(
гия связи равна 17 кДж/моль) между слоями графит очень
мягок, легко расслаивается, что позволяет использовать
его как смазку и наполнитель стержней карандашей.

Вследствие большого расстояния и низкой энергии свя(
зи между плоскостями графита могут внедряться атомы
других элементов, например фтор или щелочные метал(
лы, ионы или молекулы, например ICl, FeCl3. В результа(
те получаются соединения графита, например С6Li, C8K,
CFx, СxIСly.

Такие соединения называются интеркалятами, или
слоистыми соединениями. Процесс вхождения молекул,
ионов или атомов в решетку называется интеркалирова�
нием:

С + xF = CFx.
Интеркалирование характерно не только для графи(

та, но и для многих других простых веществ и соедине(
ний, например TiS2, V2О5, MnО2.

При включении атомов, ионов или молекул в графит
изменяются межплоскостные расстояния кристалла гра(
фита и его свойства. Например, электрическая проводи(
мость некоторых интеркалятов графита приближается к
проводимости металлов. Интеркаляты уже находят при(
менение, например интеркаляты фтора и лития в графит
используются в качестве электродов новых энергоемких
химических источников тока.

Слоистые соединения являются разновидностью осо(
бого класса соединений, называемых клатратами, или со(
единениями включения, которые образованы включени(
ем молекул («гостей») в нанополости кристаллического
каркаса, состоящего из частиц другого вида («хозяев»).
Кроме слоистых соединений (интеркалятов), к клатратам
относятся газовые гидраты, клатраты мочевины и др.

В газовых гидратах в полостях кристаллов льда могут
находиться молекулы, размеры которых лежат в преде(
лах 0,38–0,92 нм (N2, O2, С2Н4, СO2, Cl2, Ar, Хе, H2S, СН4,



104 ОБЩАЯ ХИМИЯ. ТЕОРИЯ И ЗАДАЧИ

Br2 и др.). Например, известны клатраты примерного со�
става СН4�6Н2О, в которых на 46 молекул воды приходит�
ся 8 полостей, занятых молекулами метана.

Клатраты существуют в природе. Например, россий�
ские ученые (А. А. Трофимук и др.) открыли, что на зна�
чительной глубине в земле в районах вечной мерзлоты су�
ществуют твердые клатраты метана. Это источник ценно�
го сырья, с другой стороны, это пополнение парниковых
газов за счет метана при таянии клатратов. Оценки пока�
зывают, что запасы углеводородного сырья в газовых гид�
ратах соизмеримы с запасами топлива в литосфере. Клат�
раты используются для разделения газов, особенно благо�
родных, опреснения морской воды. При подаче пропана
под давлением образуются твердые газовые клатраты, пос�
ле их отделения и нагревания получают чистую воду и
пропан, который снова используется в процессе. Процесс
опреснения можно выразить с помощью следующих урав�
нений:

������� 	�
� � ��
����
�� ⋅ ������ � ������

��
�� ⋅ ������ ��
�� � ������

В то же время образование газовых гидратов достав�
ляет большие неприятности работникам нефтяной и газо�
вой промышленности, поскольку они могут забивать тру�
бопроводы и аппаратуру.

Таким образом, твердые вещества могут находиться
в аморфном и кристаллическом состояниях. Носителем
свойств твердых тел является фаза. Существуют 14 типов
кристаллических решеток. Свойства кристаллических
систем прежде всего определяются типом химических свя�
зей и взаимодействием частиц. В большинстве случаев в
кристаллах существует несколько видов связи между ча�
стицами. Имеются сложные кристаллические вещества,
например соединения включения (клатраты), в том числе
интеркаляты, которые находят все более широкое приме�
нение.
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ПРИМЕРЫ
РЕШЕНИЯ ЗАДАЧ

Задача 2.1. Определите максимальную валентность
кислорода и фтора.

Р е ш е н и е. Кислород и фтор во всех соединениях про�
являют постоянную валентность, равную двум для кисло�
рода и единице для фтора. Валентные электроны этих эле�
ментов находятся на втором энергетическом уровне, где
нет свободных орбиталей и, следовательно, атомы не име�
ют возбужденного состояния:

Задача 2.2. Определите валентность хлора.
Р е ш е н и е. Хлор проявляет переменную валентность

1, 3, 5, 7, так как на 3�м энергетическом уровне имеются
свободные d�орбитали, куда могут расспариваться спарен�
ные 3s� и 3p�электроны

Задача 2.3. Определите возможные валентности ато�
ма железа.

Р е ш е н и е. Отсутствие неспаренных электронов у ато�
ма железа на внешнем 4�м энергетическом уровне, опре�
деляет его валентность в основном состоянии, равную
нулю, несмотря на то что на предвнешнем 3d�подуровне
имеются неспаренные электроны. Последние не могут об�
разовывать электронные пары с электронами других ато�
мов, так как закрыты электронами внешней оболочки.

В возбужденном состоянии происходит распаривание
4s�пары электронов и валентность может быть 2, 3, 4, 5 и 6.
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Задача 2.4. Распределите приведенные ниже молекулы
в порядке возрастания полярности связи S2, MgO, HF, CO.

Р е ш е н и е. Мерой полярности связи является разни�
ца в значениях электроотрицательности ЭО атомов, обра�
зующих связь:

�ЭОS–S = 0;  �ЭОMg–O = 3,5 – 1,2 = 2,3;
�ЭОH–F = 4 – 2,1 = 1,9;  �ЭОС–О = 3,5 – 2,5 = 1.

Следовательно, молекулы будут распределяться в по�
рядке возрастания полярности связи следующим образом:
S2, CO, HF, MgO.

Задача 2.5. Определите пространственную структуру
молекулы Н2S. Почему валентный угол больше 90�?

Р е ш е н и е. Ковалентные связи в молекуле Н2S обра�
зуются перекрыванием двух р�орбиталей атома серы с дву�
мя s�орбиталями двух атомов водорода.

Вследствие пространственной ориентации р�орбиталей
атома серы молекула Н2S имеет угловую структуру. Из�за
незначительного размера атома серы (по сравнению с ана�
логами селеном и теллуром) области повышенной элект�
ронной плотности сильнее отталкиваются и угол увели�
чивается.

Задача 2.6. Определите вид гибридизации электронных
облаков и пространственную структуру молекулы SiCl4.

Р е ш е н и е. В возбужденном состоянии структура внеш�
него энергетического уровня атома кремния следующая:

В образовании химических связей в атоме кремния
участвуют электроны третьего внешнего энергетического
уровня: один электрон в s� и три электрона в р�состоянии.
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При образовании молекулы SiCl4 возникают четыре гиб�
ридных электронных облака (sр3�гибридизация), распо�
ложенных в пространстве тетраэдрически.

Задача 2.7. Одинаковая ли полярность молекул SbН3

и ВН3?
Р е ш е н и е. Для оценки полярности молекулы исполь�

зуют величину электрического момента диполя молекулы
�м, равную векторной (геометрической) сумме электриче�
ских моментов диполей всех связей �св (и неподеленных
электронных пар). У неполярных молекул эта сумма равна
нулю (�м = 0), у полярных — больше нуля (�м > 0).

Связи в молекуле SbН3 образуются перекрыванием
трех р�орбиталей атома сурьмы (5s25p3) с тремя s�орбита�
лями трех атомов водорода (1s1). Поскольку 3р�облака ори�
ентированы в трех взаимно перпендикулярных направле�
ниях (по осям х, у, z), то связи в образовавшейся молеку�
ле SbН3 направлены от вершины тригональной пирамиды,
в которой находится атом сурьмы, к ее основанию, в вер�
шинах которого находятся атомы водорода. Отсюда моле�
кула SbН3 имеет пирамидальную структуру.

Сложение векторов моментов диполей всех связей в
молекуле SbН3 приводит к тому, что дипольный момент
молекулы не равен нулю �м % 0 и, следовательно, молеку�
ла в целом полярна.
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Ковалентные полярные связи в молекуле ВН3 образу�
ются перекрыванием трех гибридных орбиталей атома
бора (2s12p2) с s�орбиталями трех атомов водорода. Гиб�
ридные связи направлены под углом 120�. Ядра всех взаи�
модействующих атомов лежат в одной плоскости. Моле�
кула имеет структуру плоского треугольника. Векторная
сумма электрических моментов диполей связей в молеку�
ле равна нулю � �� �

3BH
0 ,  следовательно, молекула ВН3

неполярна.
Задача 2.8. Вычислите дипольный момент молекулы

НI, если длина диполя равна 0,09�10–10 м.
Р е ш е н и е. Дипольный момент молекулы равен про�

изведению длины диполя l на величину элементарного
электрического заряда q = 1,602�10–19 Кл:

� = 1,602�10–19 � 0,09�10–10 = 1,44�10–30 Кл�м = 0,43D
(1D = 3,33�10–30 Кл�м).

Задача 2.9. Какая из молекул В2 или С2 характеризу�
ется более высокой энергией диссоциации на атомы? Со�
поставьте магнитные свойства этих молекул.

Р е ш е н и е. Молекула В2 образуется в результате вза�
имодействия двух атомов бора (В) в соответствии с урав�
нением

�� � � � �2 1 2 1 2 2 1
2 2 2 2B(...2 2 ) B(...2 2 ) B [( ) ( ) ( ) ].s s pzs p s p

Энергетическая диаграмма образования молекулы В2
следующая:
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На связывающих орбиталях размещены 4 электрона,
на разрыхляющих — 2, следовательно, порядок связи в
молекуле В2 равен (4 – 2)/2 = 1.

Молекула С2 образуется в результате взаимодействия
двух атомов С в соответствии с уравнением

 � �� � � � � �2 2 2 2 2 2 2 2
2 2 2 2 2C(...2 2 ) C(...2 2 ) C [( ) ( ) ( ) ( ) ].s s py pzs p s p

Энергетическая диаграмма образования молекулы С2

следующая:

На связывающих орбиталях размещены 6 электронов,
на разрыхляющих — 2, следовательно, порядок связи в
молекуле С2 равен (6 – 2)/2 = 2.

Таким образом, молекула С2, характеризующаяся бо�
лее высоким порядком связи между атомами, должна быть
более прочной. Этот вывод соответствует эксперименталь�
но установленным значениям энергии диссоциации на ато�
мы молекул В2 (276 кДж/моль) и С2 (605 кДж/моль).

В молекуле В2 два электрона расположены согласно
правилу Хунда на двух �2р�орбиталях. Наличие двух не�
спаренных электронов сообщает этой молекуле парамаг�
нитные свойства. В молекуле С2 все электроны спарены,
следовательно, эта молекула диамагнитна.

Задача 2.10. Определите порядок и полярность связи
в молекуле НF, если энергия ионизации Н составляет
13,6 эВ, а фтора — 17,42 эВ.
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Р е ш е н и е. Поскольку ионизационный потенциал
фтора больше ионизационного потенциала водорода, то 2р�
орбитали фтора отвечают меньшему уровню энергии, чем
1s�орбитали водорода. Вследствие еще большего различия
в энергиях 1s�орбитали водорода и 2s�орбитали фтора не
комбинируются. Из�за различной симметрии относитель�
но оси связи 2ру–2рz�орбитали атома фтора также не ком�
бинируются с 1s�орбиталью водорода.

Таким образом, 2s�, 2ру� и 2рz�орбитали фтора перено�
сят без изменения в молекулу НF и считают их несвязы�
вающими молекулярными орбиталями. Сязывающие и
разрыхляющие МО образуются из 1s�орбитали водорода и
2рх�орбитали фтора.

Энергетическая диаграмма атомных и молекулярных
орбиталей следующая:

Число электронов на связывающих орбиталях равно 2,
на разрыхляющих — 0, следовательно, порядок связи ра�
вен 1. Электроны на несвязывающих орбиталях практи�
чески не вносят вклада в образование связи и не учитыва�
ются при оценке ПС.

Связывающие орбитали по энергии ближе к орбиталям
более электроотрицательного атома, разрыхляющие —
к орбиталям менее электроотрицательного атома. Разли�
чие в энергии исходных атомных орбиталей определяет
полярность связи.

Линейная молекула НF имеет большой дипольный
момент. Это объясняется тем, что энергия двух электро�
нов на связывающей �св 1s2рх�МО ближе по энергии к со�
ответствующей АО фтора, чем к АО водорода, а также на�
личием заселенных электронами несвязывающих МО в
поле ядра атома F. В результате наблюдается концентра�
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ция электронного заряда в поле ядра атома F. Результат,
получаемый по теории метода МО, согласуется со смеще�
нием электронной плотности к атому фтора в соответствии
с их разностью электроотрицательностей (у фтора ЭО = 4;
у водорода ЭО = 2,1).

Задача 2.11. Объясните закономерность увеличения
температуры кипения в ряду бинарных соединений NH3,
HF, H2O.

Р е ш е н и е. В данном ряду между молекулами ве�
ществ, кроме вандерваальсовых сил действуют водород�
ные связи, образованные между атомом водорода и ато�
мом электроотрицательного элемента (N, F, O). Меньшую
температуру кипения в молекуле аммиака по сравнению с
водой можно объяснить образованием менее прочных во�
дородных связей между его молекулами. Это связано с тем,
что азот менее электроотрицателен, чем кислород и имеет
только одну неподеленную пару электронов, способную
оттягивать протон от соседних молекул в отличие от кис�
лорода, имеющего две неподеленные пары электронов.
Молекулы HF так же не столь прочно связаны водородны�
ми связями, как молекулы воды, несмотря на большое
значение электроотрицательности фтора и наличие у него
трех неподеленных пар электронов. Объясняется этот факт
тем, что у молекулы HF, в отличие от Н2О только один
атом водорода способен образовывать водородные связи.

Задача 2.12. Определите заряд комплексообразовате�
ля в комплексном соединении K4[Fе(СN)6].

Р е ш е н и е. Внешняя сфера комплексного соединения
K4[Fе(СN)6] состоит из четырех катионов калия (K+), сле�
довательно, ее общий заряд составляет (4+). Отсюда следу�
ет, что заряд комплекса�аниона равен (4–), т. е. [Fе(СN)6]4–.
Степень окисления комплексообразователя рассчитыва�
ется следующим образом:

–4 = х + 6(–1);
х = +2,

т. е. Fe2+.
Задача 2.13. Определить тип гибридизации АО комп�

лексообразователя и пространственное строение комплек�
са [НgCl4]2–.
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Р е ш е н и е. Электронная конфигурация иона комп�
лексообразователя Нg2+: 5d106s0. Если на d�подуровне
центрального атома нет электронов или имеется десять
электронов, то в таких случаях d�электроны не оказыва�
ют влияния на положение, занимаемое лигандами, и гео�
метрическое строение комплексов достаточно хорошо опи�
сывается методом ВС.

Химическая связь в данном комплексе образуется по
донорно�акцепторному механизму, т. е. каждый из четы�
рех лигандов�доноров (4Cl–) предоставляет по одной непо�
деленной паре электронов, а комплексообразователь —
акцептор (Нg2+) — свободные АО: одну 6s� и три 6р�АО.

В образовании химической связи участвуют разные АО
(одна — s� и три — р�АО), следовательно, имеет место sр3�
гибридизация АО, в результате которой ковалентные свя�
зи направлены к вершинам тетраэдра и ион [НgCl4]– име�
ет тетраэдрическую структуру.

Задача 2.14. Определите тип гибридизации АО комп�
лексообразователя и структуру комплексного иона [SnF6]2–.

Р е ш е н и е. Электронная формула комплексообразо�
вателя Sn4+ — 5s05p05d0, т. е. на внешней оболочке име�
ются вакантные 5s�, 5р� и 5d�орбитали, которые предос�
тавляются для образования связи с лигандами F– (2s22p6),
имеющими неподеленные пары электронов. Образуется
шесть ковалентных связей, сформированных по донорно�
акцепторному механизму.

На рисунке пунктирными стрелками обозначены не�
поделенные пары электронов лигандов. При образовании
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комплекса, как видно из рисунка, происходит sp3d2�гиб�
ридизация АО комплексообразователя Sn4+ и простран�
ственная конфигурация комплекса становится октаэдри�
ческой.

Задача 2.15. Составьте энергетическую диаграмму об�
разования связей в комплексе [Fе(СN)6]4– и указать тип
гибридизации орбиталей центрального атома. Обладает ли
комплекс магнитными свойствами?

Р е ш е н и е. Электронная конфигурация комплексо�
образователя Fе2+: 3d64s04р04d0. Монодентатные лиганды
СN– создают сильное поле (см. спектрохимический ряд) и
образуют шесть ��связей, предоставляя неподеленные пары
электронов атомов углерода на свободные атомные орби�
тали центрального иона Fе2+. Под действием поля шести
лигандов энергия 3d�орбиталей комплексообразователя
расщепляется, d�электроны спариваются и заселяют 3d��
орбитали с более низкой энергией. Энергетическая диаг�
рамма комплекса:

Свободные 3d��,4s� и 4p�орбитали подвергаются d2sp3�
гибридизации, что определяет октаэдрическую простран�
ственную структуру комплекса.

Комплекс находится в низкоспиновом состоянии и
является парамагнетиком, так как на 3d��орбиталях име�
ется один неспаренный электрон.
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Задача 2.16. Составьте энергетическую диаграмму об�
разования связей и определите тип гибридизации в комп�
лексе [Au(NH3)4]3+.

Р е ш е н и е. Комплексообразователь — Au3+ имеет сле�
дующую электронную формулу 5d86s06p06d0. Лиганды
NH3 монодентатны, образуют четыре ��связи, предостав�
ляя неподеленные пары электронов атома азота. Так как
комплексообразователь является 5d�элементом, то мож�
но считать, что лиганды создают сильное поле и, следова�
тельно, реализуется плоскоквадратное расщепление ор�
биталей. Энергетическая диаграмма:

Происходит dsp2�гибридизация АО. Комплекс имеет
плоскоквадратную структуру и является низкоспиновым
диамагнетиком.

Задача 2.17. Составьте энергетическую диаграмму об�
разования связей в комплексе [NiCl4]2– и укажите тип гиб�
ридизации.

Р е ш е н и е. Электронная формула комплексообразо�
вателя Ni2+ — 3d84s04p04d0.

Лиганды Cl– монодентатные, образуют четыре ��cвязи
и являются лигандами слабого поля, следовательно, бу�
дет наблюдаться тетраэдрическое расщепление d�АО.

Энергетическая диаграмма:

Происходит d2sp�гибридизация АО комплексообразо�
вателя. Комплекс имеет тетраэдрическую структуру и яв�
ляется высокоспиновым парамагнетиком.
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ЗАДАЧИ
ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОГО РЕШЕНИЯ

2.1. Напишите электронные конфигурации основных
и возбужденных состояний атомов фтора, астата, аргона.

2.2. Определите все валентные состояния атомов мар�
ганца и вольфрама.

2.3. Объясните, почему максимальная валентность фос�
фора может быть равной пяти, а у азота такое валентное
состояние отсутствует?

2.4. Что является причиной образования любой хими�
ческой связи? Каким энергетическим эффектом сопровож�
дается этот процесс?

2.5. Может ли длина связи быть равной сумме радиу�
сов двух атомов, которые ее образуют?

2.6. Как влияет размер атомов на длину и энергию об�
разующейся между ними связи?

2.7. При каких условиях образуются �� и ��связи?
2.8. Какая из связей: Са–Н, С–S, О–Cl является наибо�

лее полярной? К какому из атомов смещено молекуляр�
ное электронное облако?

2.9. Какой тип связей формируется в галогенидах ще�
лочных металлов?

2.10. Объясните, почему молекула Cl2 неполярна, а
ICl — полярна?

2.11. Как влияет увеличение кратности связи на ее
энергию и длину?

2.12. Объясните донорно�акцепторный механизм обра�
зования ковалентной связи на примере иона фосфония �

4PH .
2.13. Почему использование гибридных орбиталей пред�

почтительнее, чем обычных (негибридизированных) орби�
талей при образовании химических связей?

2.14. Определите взаимосвязь между такими парамет�
рами, как направленность связи и гибридизация орбита�
лей, направленность связи и валентный угол, энергия свя�
зи и полярность, энергия связи и гибридизация.

2.15. Каково взаимное расположение электронных об�
лаков при sр2�гибридизации? Приведите примеры соеди�
нений с таким типом гибридизации. Какова простран�
ственная структура молекул этих веществ?
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2.16. Какие гибридные облака атома углерода участву�
ют в образовании химической связи в молекулах ССl4, СО2?

2.17. Молекула хлорида бора ВСl3 имеет плоскую струк�
туру, а хлорида азота NCl3 — пирамидальную. Чем объяс�
няется такое различие?

2.18. Молекула ТiF4 имеет тетраэдрическую структу�
ру. Предскажите тип гибридизации валентных орбиталей
титана.

2.19. Молекула NF3 представляет собой тригональную
пирамиду с атомом азота в вершине, угол F–N–F равен
103�. Каково состояние гибридизации орбиталей атома
азота?

2.20. В молекулах СН4, NН3 и Н2О валентные орбита�
ли атомов С, N и О находятся в состоянии sр3�гибридиза�
ции, однако углы между связями не равны: в СН4 109,3�,
в NН3 107,3� и в Н2О 105�. Как это объяснить?

2.21. Углы между связями в гидридах элементов V груп�
пы изменяются в такой последовательности: в NН3 107,3�;
в РН3 93,3�; в АsН3 91,8�; в SbН3 91,3�. Как объяснить
резкое различие значений углов у молекул NН3 и РН3?
Чем объясняется уменьшение углов при переходе вниз по
подгруппе элементов?

2.22. Дипольный момент молекулы HCN равен 2,9D.
Вычислить длину диполя.

2.23. Дипольные моменты молекул NH3 и H2O равны
соответственно 1,45 и 1,84D. Вычислить длину диполя и
определить, в какой молекуле связь более полярна.

2.24. Как классифицируются молекулярные орбитали
по их энергии и симметрии?

2.25. Чем определяется относительное энергетическое
положение �z� и �xy�связывающих МО? На основании ка�
ких экспериментальных данных решается вопрос о том,
находятся ли два электрона на �св �МОz  или один на �св �МО,z

а другой на �св �МО?y

2.26. Как изменяется разность энергий 2s� и 2р�под�
уровней в атомах элементов 2�го периода? Сказывается ли
это на относительном энергетическом положении �св �z  и
�св �МО?xy
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2.27. Почему магнитные свойства простой молекулы
могут указывать на относительное энергетическое поло�
жение �св �z  и �св �МО?xy

2.28. Сравните порядок связей и магнитные свойства
молекулы В2 и молекулярного иона �

2B .
2.29. Как влияет переход ��2 2N N  на порядок и энер�

гию связи образующегося молекулярного иона сравни�
тельно с нейтральной молекулой?

2.30. Как изменяется порядок и энергия связей в ряду
молекулярных ионов � � �

2 2 2N — O — F ?
2.31. Как изменяются длина связи, энергия диссоциа�

ции и магнитные свойства в ряду � �
2 2 2O — O — O ?

2.32. В рядах следующих молекул и ионов выберите ту
частицу, у которой наибольшая энергия связи:

� �

� �
2 22

2 22

1) Be — Be — Be ;

2) C — C — C .

2.33. Как теория МО объясняет диамагнетизм молекул
N2 и F2?

2.34. Какими магнитными свойствами обладают моле�
кулы В2 и О2?

2.35. Составьте энергетическую диаграмму МО частиц
NО+, NО и NО– и сравните их порядок и энергию связей.

2.36. Нарисуйте энергетическую диаграмму молекулы
СО. Какая электронная формула отражает строение этой
молекулы?

2.37. Может ли быть гетероядерная связь неполярной?
2.38. Какая связь называется водородной?
2.39. Муравьиная кислота HCOOH даже в газовой фазе

представляет собой димер. Почему?
2.40. Выберите из предложенных ниже молекул те, для

которых наиболее характерно образование водородной
связи: H2O, H2S, HF, HCl.

2.41. Энергия какой связи в ионе H2F– больше: водо�
родной H���F или ковалентной H–F?

2.42. Вода в твердом состоянии имеет тетраэдрическую
структуру за счет водородных связей. Определить валент�
ность кислорода в этой структуре.
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2.43. Почему Ткип фтористого водорода выпадает из
общей закономерности температур кипения галогеново�
дородов?

2.44. Чем объясняется меньшая реакционная способ�
ность ортоизомера нитрофенола NO2C6H4OH по сравнению
с параизомером?

2.45. Почему температура кипения этанола C2H5OH
(78�C) выше, чем у этантиола C2H5SH (37�C)?

2.46. Какие три вида межмолекулярного взаимодейст�
вия называются вандерваальсовыми силами? Какое взаи�
модействие является наиболее слабым?

2.47. Какой вид межмолекулярного взаимодействия
является универсальным и действует между любыми ча�
стицами?

2.48. Из предложенных ниже веществ выберите соеди�
нения, неспособные к ориентационному и индукционно�
му взаимодействиям: H2O, Cl2, He, NH3, CH4.

2.49. Какие виды межмолекулярного взаимодействия
наблюдаются в системе полярных молекул?

2.50. Укажите ошибки, допущенные при составлении
следующих формул комплексных соединений, если ком�
плексообразователь Со3+ и к. ч. = 6:

а) [Со(NО2)4(NН3)2]–;
б) [Со(Н2О)3(NН3)3];
в) [Со(NН3)6]Nа3;
г) [Со(Н2О)4(NН3)3];
д) [Со(NН3)3(СN)3]+.
2.51. Определите заряд комплексообразователя в ком�

плексном соединении K[AsClF3].
2.52. Приведите примеры катионных и анионных ком�

плексов соединений, в которых комплексообразователь
Сr3+, а координационное число равно 4.

2.53. Определите тип гибридизации орбиталей цент�
рального атома и геометрическую структуру комплекса
[Au(СN)2]–.
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2.54. Присущи ли магнитные свойства комплексу
[CdCl6]4–?

2.55. Что такое энергия расщепления и от чего она за�
висит?

2.56. Какая группа d�АО участвует в образовании окта�
эдрических комплексов?

2.57. Как классифицируют лиганды по энергии их вза�
имодействия с комплексообразователем?

2.58. Покажите энергетическую диаграмму распреде�
ления электронов по орбиталям центрального атома в ком�
плексах [Cr(H2O)6]3+, [Mn(H2O)6]2+. Какой из них являет�
ся внешнеорбитальным?

2.59. Объясните, почему комплекс [Fe(NH3)6]2+ в отли�
чие от комплекса [Fe(CN)6]3– является непрочным. Какой
из них является низкоспиновым?

2.60. Объясните, как происходит расщепление энерге�
тических уровней орбиталей под действием электростати�
ческого поля лигандов в комплексном соединении K[CoCl4].

2.61. Определите пространственную конфигурацию ком�
плексов [Ni(CN)4]2– и [NiCl4]2–, если известно, что первый
коплекс не обладает магнитными свойствами, а у второго
они есть.

2.62. Почему при наличии одной связи между атома�
ми она может быть только ��связью?

2.63. Почему двухатомная молекула водорода устой�
чивее, чем отдельно взятый атом водорода, а гелий, на�
оборот, устойчив в одноатомном состоянии?

2.64. Применимо ли понятие валентности к ионной
связи? Почему?

2.65. Как объясняется высокое значение Есв(Cl–Cl) =
= 243 кДж/моль по сравнению с Есв(F–F) = 159 кДж/моль,
несмотря на то что размер атома хлора больше, чем раз�
мер атома фтора?

2.66. Укажите общие признаки, присущие молекулам
и ионам СН4, NН3, Н2О, �

4NH ,  Н3О+.
2.67. Молекулы NН3 и NF3 имеют одинаковую геомет�

рическую конфигурацию. Какую? Однако их дипольные
моменты различаются: 5,01�10–30 Кл�м для NН3 и 0,67�10–30

Кл�м для NF3. Приведите возможные объяснения этого
факта.
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2.68. Определите пространственное расположение ато�
мов в молекулах CS2 и CO2, если их дипольные моменты
равны нулю.

2.69. Как метод МО объясняет значительное сходство
в свойствах молекул N2 и СО?

2.70. Почему молекула СS более полярна, чем СО, не�
смотря на то что разность электроотрицательностей эле�
ментов в первой из них меньше, чем во второй?

2.71. Существует ли молекула ClO?
2.72. Какое число электронов на d�подуровне централь�

ного атома обеспечивает возможность образования как вы�
соко�, так и низкоспиновых октаэдрических комплексов?

2.73. Какие из перечисленных комплексов окрашены,
а какие бесцветны:

1) [Сr(NН3)2(Н2О)4]3+;
2) [Аg(NО2)2]–;
3) [V(SСN)6]3–;
4) [Тi(Н2О)6]3+?
2.74. Чем объясняется высокая устойчивость октаэдри�

ческих низкоспиновых комплексов с конфигурацией d6?

МНОГОВАРИАНТНЫЕ ЗАДАЧИ

2.1. Определите тип гибридизации и укажите геомет�
рическую структуру молекул (табл. 2.10, столбец 2).
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2.2. Используя таблицу 2.11, составьте энергетическую
диаграмму МО для частиц (столбец 3) и определите поря�
док связей в них.

2.3. Составьте энергетическую диаграмму образования
связей в комплексе (столбец 4) и укажите тип гибридиза�
ции и магнитные свойства комплекса.

2.4. Укажите возможные виды межмолекулярного вза�
имодействия в системе из предложенных молекул (стол�
бец 5).
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ОТВЕТЫ НА ЗАДАЧИ
ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОГО РЕШЕНИЯ

К ГЛАВЕ 2

2.2. 2–7, 2–6. 2.3. У азота нет возбужденного состояния.
2.5. Нет. 2.8. Ca–H. 2.9. Ионная. 2.15. Плоский треугольник.
2.16. sp3. 2.17. Гибридизацией АО. 2.18. d3s. 2.19. sp3. 2.20. От�
талкивание неподеленных пар электронов. 2.21. sp3�гибридиза�
ция, увеличение длины связи. 2.22. 6�10–11 м. 2.23. 0,03 и 0,038 нм;
H2O. 2.26. Да. 2.28. 1, 0,5; парамагнитны. 2.29. n и Е уменьша�
ются. 2.30. n и Е уменьшаются. 2.31. n и Е увеличиваются, па�
рамагнитны. 2.32. � �

2 2Be ;C .  2.34. Парамагнитные. 2.37. Нет.
2.39. Водородные связи. 2.40. HF; H2O. 2.41. H–F. 2.42. 4.
2.43. Водородные связи. 2.44. Внутримолекулярная водородная
связь. 2.45. Водородная связь. 2.47. Дисперсное. 2.48. NH3; H2O.
2.49. Ориентационное и дисперсионное. 2.50. а) Число лигандов;
б) заряд комплекса; в) внешняя сфера; г) число лигандов; д) за�
ряд комплекса. 2.51. +3. 2.53. sp. 2.54. Нет. 2.56. �2 2 2; .z x yd d
2.58. Второй. 2.59. Второй. 2.60. Тетраэдр. 2.61. 1) Плоский квад�
рат; 2) тетраэдр. 2.64. Нет. 2.65. Дативной связью. 2.66. sp3�гиб�
ридизация. 2.67. Треугольная пирамида; разная величина мо�
мента диполя связей. 2.68. Линейное. 2.69. Отсутствие неспарен�
ных электронов на МО. 2.71. Нет. 2.72. От 4 до 8 электронов.
2.73. 2 — бесцветный, 1, 3, 4 — цветные. 2.74. Внутриорбиталь�
ной гибридизацией.
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ЭНЕРГЕТИКА
ХИМИЧЕСКИХ ПРОЦЕССОВ

Наряду с учением о строении вещества, теоретической ос�
новой современной химии является химическая термоди�
намика. Слово «термодинамика» происходит от греческих
термос (тепло) и динамос (сила, мощь). Глава представ�
ляет собой введение в химическую термодинамику, кото�
рая изучает энергетические эффекты, сопровождающие
химические процессы, направление и пределы их само�
произвольного протекания.

3.1.
ЭНЕРГЕТИЧЕСКИЕ ЭФФЕКТЫ

ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ

Общие понятия. Объектом изучения классической тер�
модинамики является макроскопическая система. Систе2
мой называется совокупность находящихся во взаимодей�
ствии веществ, мысленно (или фактически) обособленная
от окружающей среды. Различают гомогенные и гетероген�
ные системы. Гомогенные системы состоят из одной фазы,
гетерогенные — из двух или нескольких фаз. Фаза — это
часть системы, однородная во всех точках по составу и
свойствам и отделенная от других частей системы поверх�
ностью раздела.

Одна и та же система может находиться в различных
состояниях. Каждое состояние системы характеризуется
определенным набором значений термодинамических па�
раметров. К термодинамическим параметрам относятся
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температура, давление, плотность, концентрация и т. п.
Изменение хотя бы одного термодинамического парамет�
ра приводит к изменению состояния системы в целом.

Термодинамическое состояние системы называют рав2
новесным в том случае, если его термодинамические па�
раметры одинаковы во всех точках системы и не изменя�
ются самопроизвольно (без затраты работы) во времени.
Химическая термодинамика изучает переходы системы из
одного равновесного состояния (начального) в другое (ко�
нечное). При переходах параметры состояния системы
могут меняться либо оставаться без изменения. Если про�
цессы перехода системы происходят при постоянстве ка�
ких�либо параметров системы, то они называются:

� изобарическими (р = соnst);
� изохорическими (V = соnst);
� изотермическими (Т = соnst);
� изобарно�изотермическими (р = соnst, Т = соnst) и т. д.

Химическая термодинамика позволяет установить толь�
ко возможность (невозможность) протекания процессов и
их энергетические эффекты, но не может определить ско�
рость этих процессов.

В последние годы получила развитие термодинамика
неравновесных процессов, которая изучает и скорости
химических реакций. Основополагающий вклад в ее раз�
витие внес И. Пригожин (Бельгия). Однако рассмотрение
этого направления термодинамики выходит за пределы
данного издания.

Для описания термодинамических свойств системы ис�
пользуют функции состояния системы, которые называют�
ся характеристическими функциями. Наибольшее значе�
ние имеют пять основных функций: внутренняя энергия U,
энтальпия Н, энтропия S, энергия Гиббса G и энергия Гельм�
гольца F. Характеристические функции не зависят от спо�
соба (пути) достижения данного состояния системы и од�
нозначно определяются параметрами системы (давлени�
ем, температурой и др.). То есть для данного состояния
характеристические функции принимают единственное,
присущее этому состоянию значение. В то же время вели�
чины характеристических функций зависят от количества
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или массы вещества, поэтому их принято относить к од�
ному молю вещества.

Внутренняя энергия, теплота и работа. При проведе�
нии химической реакции изменяется внутренняя энергия
системы U. Внутренняя энергия включает в себя кинети�
ческую и потенциальную энергии молекул, атомов, ядер,
электронов и других частиц, образующих систему, а так�
же энергию взаимодействия между частицами, внутри�
ядерную и другие виды энергии. Внутренняя энергия не
включает кинетическую энергию движения системы как
целое и потенциальную энергию ее положения. Как и лю�
бая характеристическая функция, внутренняя энергия
зависит от состояния системы. Она представляет собой
способность системы к совершению работы или передаче
теплоты. Абсолютное значение внутренней энергии нельзя
измерить. Однако можно определить ее изменение �U при
переходе из одного состояния в другое:

�U = U2 – U1,

где U2 и U1 — внутренняя энергия системы в конечном и
начальном состояниях. Значение �U положительно (�U >
> 0), если внутренняя энергия системы возрастает.

Изменение внутренней энергии можно измерить с по�
мощью работы и теплоты, так как система может обмени�
ваться с окружающей средой веществом или энергией в
форме теплоты Q и работы A.

Теплота Q представляет собой количественную меру
хаотического движения частиц данной системы или тела.
Энергия более нагретого тела в форме теплоты передается
менее нагретому телу. При этом не происходит переноса
вещества от одной системы к другой или от одного тела к
другому.

Работа A является количественной мерой направлен�
ного движения частиц, мерой энергии, передаваемой от
одной системы к другой за счет перемещения вещества от
одной системы к другой под действием тех или иных сил,
например гравитационных.

Теплота и работа измеряются в джоулях (Дж), кило�
джоулях (кДж), мегаджоулях (МДж) и т. д. Положитель�
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ной (A > 0) считается работа, совершаемая системой про�
тив действия внешних сил, и теплота (Q > 0), подводимая
к системе. В отличие от внутренней энергии, работа и теп�
лота зависят от способа проведения процесса, т. е. они яв�
ляются функциями пути.

Количественное соотношение между изменением внут�
ренней энергии, теплотой и работой устанавливает пер2
вый закон термодинамики:

Q = �U + A. (3.1)

Выражение (3.1) означает, что теплота, подведенная к
системе, расходуется на приращение внутренней энергии
системы и на работу системы над окружающей средой.

Первый закон термодинамики является формой вы�
ражения закона сохранения энергии. Согласно этому за�
кону энергия не может ни создаваться, ни исчезать, но
может превращаться из одной формы в другую.

Итак, любая система характеризуется внутренней энер�
гией, мерами измерения которой служат теплота и работа.
Приращение внутренней энергии системы в любом про�
цессе равно сумме теплоты, подведенной к системе, и ра�
боты, которую совершают внешние силы над системой.

Энтальпия системы и ее изменение. Работу A можно
разделить на два слагаемых: работу расширения р � �V (р =
= соnst) и другие виды работ A!, кроме работы расширения:

A = A! + p � �V,

где р — внешнее давление; �V — изменение объема (�V =
= V2 – V1); V2 — объем продуктов реакции; V1 — объем ис�
ходных веществ.

Соответственно уравнение (3.1) при постоянном дав�
лении запишется в виде

Qp = �U + A! + p � �V.

Если на систему не действуют никакие другие силы,
кроме постоянного давления, т. е. в ходе химического про�
цесса единственным видом работы является работа рас�
ширения, то A! = 0.

В этом случае уравнение (3.1) запишется

Qp = �U + p � �V. (3.2)
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Подставив �U = U2 – U1, получим

Qр = U2 – U1 + p � V2 – p � V1 = (U2 + p � V2) – (U1 + p � V1). (3.3)

Характеристическая функция:

U + p � V = H (3.4)

называется энтальпией системы.
Энтальпия — одна из термодинамических функций,

характеризующих систему, находящуюся при постоянном
давлении.

Подставив уравнение (3.4) в (3.3), получим

Qp = H2 – H1 = �H. (3.5)

Как следует из уравнения (3.5), в случае изобаричес�
кого процесса (р = соnst) теплота, подведенная к системе,
равна изменению энтальпии системы. Как и другие ха�
рактеристические функции, энтальпия зависит от коли�
чества вещества, поэтому ее изменение (�Н) обычно отно�
сят к 1 моль и выражают в кДж/моль.

Таким образом, изменение энергии системы при изоба�
рических процессах характеризуют через их энтальпии �Н.

Тепловой эффект химических реакций. Изменение
энергии системы в ходе химической реакции при условии,
что система не совершает никакой другой работы, кро2
ме работы расширения, называется тепловым эффектом
химической реакции. При постоянном давлении (изоба�
рических условиях) тепловой эффект реакции равен из�
менению энтальпии системы �Н [см. уравнение (3.5)].
Если система находится в изохорических условиях (V =
= const, �V = 0), то из уравнения (3.2) следует

QV = �U, (3.6)

т. е. в этом случае тепловой эффект химической реакции
равен изменению внутренней энергии системы.

В большинстве случаев химические реакции протека�
ют при постоянном давлении. Поэтому в дальнейшем, кро�
ме особо оговоренных исключений, будут рассмотрены
изобарические условия.
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Если исходные вещества и продукты реакции находят�
ся в стандартных состояниях, то тепловой эффект реак�
ции называется стандартной энтальпией реакции и обо�
значается �rН� (индекс «r» означает reaction — реакция).

Согласно ИЮПАК, стандартным состоянием называ�
ют состояние системы, условно выбранное в качестве стан�
дарта для сравнения (табл. 3.1).

Вещества могут находиться в стандартном состоянии
при любой температуре, хотя чаще говорят о температу�
ре 298,15 К & 298 К.

Следует отметить, что иногда в химических расчетах,
например, при вычислении величин, стоящих под лога�
рифмом, используют относительное парциальное давле�
ние газа �( кПа/100 кПа)р p p  или относительную кон�

центрацию растворенного вещества � ��� �
� �

моль/л
.

1моль/л
c

c c  Для

стандартного состояния веществ �1р  и �1.c  Численно
значения относительных давлений равны давлениям ве�
ществ, выраженным в атмосферах.
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Если в результате реакции теплота выделяется, то эн�
тальпия системы понижается (�rН < 0) и реакция называ�
ется экзотермической. Реакция, протекающая с поглоще�
нием теплоты, т. е. с повышением энтальпии системы
(�rН > 0), называется эндотермической.

Согласно закону Лавуазье — Лапласа тепловые эффек�
ты химических реакций, протекающих в прямом и обрат�
ном направлениях, равны по величине и противополож�
ны по знаку, например:

�

�

� � � � �
� � � �

2 2 298

2 2 298

2CO O 2CO ; 566,02 кДж;

2CO 2CO O ; 566,02 кДж.
r

r

H

H

Тепловой эффект реакции зависит (хотя и относитель�
но мало) от температуры, поэтому в индексе обычно ука�
зывается температура �rНТ или �� ,r TH  например �rН298

или �� 298.r H
Для большинства реакций изменение теплового эф�

фекта в пределах температур, когда не происходит изме�
нение фазового состояния вещества, относительно неве�
лико. Например, тепловой эффект реакции окисления гра�
фита: (С + СО2 = 2СО) при увеличении температуры с 500
до 1500 К изменяется на 5%, а реакции окисления азота
(1/2N2 + 1/2O2 = NO(г)) при повышении температуры с 298
до 4000 К — лишь на 2 кДж/моль (2,2%). Поэтому в даль�
нейшем значения �rН будем считать постоянными, рав�
ными �rН298.

При проведении более точных расчетов влияние тем�
пературы на энтальпию реакции необходимо учитывать.
В случае, если реакция проходит без фазовых превраще�
ний, расчет проводят в соответствии с уравнением Кирх�
гофа:

� � �� � � � � ��298

298

,
T

T pH H C dT (3.7)

где �� —r TH  стандартный тепловой эффект реакции при
температуре Т; �� 298 —r H  стандартный тепловой эффект
реакции при Т = 298 К; �� —pC  разность молярных изо�
барных теплоемкостей продуктов реакции и исходных
веществ.
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На тепловой эффект также влияет давление. Однако в
пределах давлений, используемых в практике, эффект
давления для большинства реакций относительно невелик.
Например, при увеличении давления с 105 до 5�107 Па теп�
ловой эффект реакции синтеза аммиака:

N2 + 3H2 = 2NH3(г)

изменяется на 5%. Поэтому в дальнейших расчетах влия�
ние давления на энтальпию реакции не будет учитывать�
ся, а будут использоваться стандартные значения энталь�
пий реакций (�rН�).

Итак, тепловой эффект химической реакции при по�
стоянном давлении равен изменению энтальпии системы.
Значения энтальпии и стандартной энтальпии химической
реакции относительно мало отличаются друг от друга.
Реакция называется экзотермической при �rН < 0 и эндо�
термической — при �rН > 0.

Термохимические уравнения. Раздел химии, изучаю�
щий тепловые эффекты химических реакций и фазовых
превращений, называется термохимией.

Уравнения процессов, в которых указаны тепловые
эффекты, называются термохимическими. Тепловой эф�
фект записывается либо непосредственно в уравнении ре�
акции, например

Н2 + 1/2О2 = Н2О(ж) + 285,8 кДж,

либо после этого уравнения:

�� � � � �2 2 2 298H 1/2O H O(ж), 285,8 кДж.r H

В настоящее время последняя форма записи употреб�
ляется чаще.

Для того чтобы отнести энтальпию реакции к одному
молю какого�либо вещества, при записи термохимических
уравнений часто используют дробные коэффициенты:

�

�

� � � � �
� � � � � �

2 2 3 298

2 2 2 3 298

2Al 3/2O Al O ; 1675,8 кДж;

1/2H 1/2N 3/2O HNO ; 173,8 кДж.
r

r

H

H

В термохимических уравнениях записываются также
агрегатные состояния или модификации исходных веществ
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и продуктов реакции: г — газовое, ж — жидкое, т — твер�
дое, к — кристаллическое, р — растворенное и др. Если
агрегатные состояния веществ для условий реакции оче�
видны, например О2, N2, Аl2О3 и другие при 298 К, то их
обычно не указывают.

С термохимическими уравнениями можно опериро2
вать как с алгебраическими уравнениями.

Итак, в термохимии уравнения химических реакций
включают в себя тепловой эффект этой реакции, который
обычно записывают рядом с уравнением.

Энтальпия (теплота) образования. Тепловой эффект
образования 1 моль вещества из простых веществ, устой�
чивых при 298 К и давлении 100 кПа, называют энталь2
пией (теплотой) образования. Энтальпию образования
вещества В обозначают �fНВ (индекс «f» означает forma2
tion — образование).

Энтальпию образования простых веществ, устойчивых
при 298 К и давлении 100 кПа, принимают равной нулю.
Нулевое значение энтальпии образования имеет фаза или
модификация вещества, наиболее устойчивая при 298 К
и давлении 100 кПа, например газообразный кислород,
жидкий бром, белый фосфор, белое олово, ромбическая
сера.

Тепловые эффекты реакций образования веществ в
стандартном состоянии называют стандартными энталь2
пиями образования �fH�. Эти величины определены с той
или иной степенью точности для нескольких тысяч ве�
ществ и сведены в справочники. В Приложении 1 приве�
дены значения энтальпий образования некоторых веществ
в стандартных состояниях при температуре 298,15 К.

Следует обратить внимание, что в литературе часто
встречается понятие стандартные условия, которое, по�
мимо стандартного состояния вещества, включает темпе�
ратуру 298,15 К. Однако напомним, что стандартное со2
стояние вещества возможно при стандартном давлении
р� = 101 кПа и при любой постоянной температуре.

Стандартная энтальпия образования соединения —
мера его термодинамической устойчивости. Чем более от�
рицательное значение имеет величина �fН�, тем устойчи�
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вее вещество. Например, энтальпии образования СО и СО2

равны соответственно –110 и –393 кДж/моль, т. е. диок�
сид углерода более устойчив, чем монооксид.

Теплоты образования закономерно изменяются в ряду
соединений, сгруппированных по какому�либо признаку.
Например, наблюдается рост �� 298f H  в гомологических
рядах органических соединений, в частности СН4, С2Н6,
С3Н8, С5Н10... или в ряду однотипных неорганических со�
единений BeF2 — MgF2 — CaF2.

3.2.
ТЕРМОХИМИЧЕСКИЕ РАСЧЕТЫ

Закон Гесса. В основе термохимических расчетов ле�
жит закон Гесса (1841). Тепловой эффект реакции зави2
сит от природы и состояния исходных веществ и конеч2
ных продуктов, но не зависит от пути реакции, т. е. от
числа и характера промежуточных стадий. Рамки дей�
ствия этого закона ограничены изобарно�изотермически�
ми и изохорно�изотермическими процессами.

Рассмотрим закон Гесса на примере реакции сгорания
метана:

�� � � � � �4 2 2 2 298CH 2O CO 2H O(г); 802,34 кДж.r H

Эту же реакцию можно провести через стадию образо�
вания СО:

�

�

� � �

� � � � � �
� � � � �

� � � � � � � � � � �

4 2 2 1

2 2 2

1 2

CH 3/2O CO 2H O(г); 519,33 кДж;

CO 1/2O CO ; 283,01кДж;

519,33 ( 283,01) 802,34 кДж.

r

r

r r r

H

H

H H H

Как следует из примера, тепловой эффект реакции,
протекающей двумя разными путями, одинаков.

Закон Гесса хорошо иллюстрируется с помощью эн�
тальпийных диаграмм (рис. 3.1).

Так как энтальпия зависит от состояния системы, но
не зависит от пути процесса, то, если при проведении про�
цесса система вернулась в исходное состояние, суммарное
изменение энтропии системы равно нулю (�Н = 0). Про�
цессы, в которых система после последовательных пре�
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вращений возвращается в ис�
ходное состояние, называют�
ся круговыми процессами или
циклами. Метод циклов ши�
роко используется в термоди�
намических расчетах.

Итак, закон Гесса показы�
вает, что каким бы путем ни
протекала реакция, ее тепло�
вой эффект будет одинаков, ес�
ли при этом конечное и исход�
ное состояния системы одина�
ковы.

Расчеты тепловых эффектов химических реакций.
Закон Гесса позволяет рассчитать энтальпию химических
реакций. Согласно следствию из закона Гесса, энтальпия
химической реакции равна сумме энтальпий образования
продуктов реакции за вычетом суммы энтальпий обра�
зования исходных веществ (с учетом стехиометричес�
ких коэффициентов).

Тепловой эффект реакции

bВ + dD = lL + mM

рассчитывается по уравнению

            �rН298 = l�fHL + m�fHМ – d�fHD – b�fHВ. (3.8)

Значение энтальпии образования одного из исходных
веществ или продуктов реакции можно рассчитать, если
известны энтальпии образования остальных реагентов и
энтальпия химической реакции.

Энергия химической связи. Энтальпия химической
реакции возникает вследствие разрушения одних и обра�
зования других химических связей. Используя закон Гес�
са, можно рассчитать энтальпию реакции по известным
значениям энергии химических связей и, наоборот, по из�
вестной энтальпии реакции — энергии химических связей.

Определим энергию диссоциации молекулы Н2 в соот�
ветствии в уравнением

Н2(г) = 2Н(г).

Рис. 3.1
Энтальпийная диаграмма

сгорания метана
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По закону Гесса:
� � �� � �� � � �

� � � � �
2дисс H,298 H ,2982

2 217,94 0 435,88 кДж 436 кДж,
f fH H H

т. е. энергия диссоциации равна энергии химической свя�
зи ��

2дисс, Н Н Н.E Е
Энергия кристаллической решетки. Энергия ионной

кристаллической решетки равна энергии, необходимой
для разрушения ее на ионы и удаление ионов на расстоя�
ние, при котором они не взаимодействуют друг с другом.
Ее значение невозможно определить экспериментально,
так как при возгонке образуются атомы, а не ионы. Одна�
ко энергию кристаллической решетки можно рассчитать,
используя закон Гесса.

Рассчитаем в качестве примера энергию кристалличе�
ской решетки хлорида натрия.

Известно экспериментально определенное значение
энергия образования NaCl из кристаллического натрия и
газообразного хлора (путь А).

�� � � � �2 298,NaCl(к)Na 1/2Cl NaCl, 411кДж/моль.f H

Можно представить этот процесс в виде нескольких
стадий, в ходе которых образуются и реагируют ионы Na+

и Сl– (путь Б).
1. Атомизация (сублимация) кристаллического натрия:

�� � �ат 298,NaCl(к)Na(к) Na(г), 108,9 кДж/моль.H

2. Ионизация атомов натрия:
� �� � � �ион 298,Na(г)Na(г) Na (г), 496 кДж/моль.e H

3. Диссоциация молекул хлора:
�� � �

22 дисс 298,Cl (г)1/2Cl Cl(г), 121кДж/моль.H

4. Присоединение электронов к атомам хлора (энергия
сродства к электрону):

� �� � � �ср.э 298,Cl(г)Cl(г) Cl (г), 360 кДж/моль.H

5. Взаимодействие ионов Na+ и Сl–:

� � �� � � �298,NaCl(к)Na (г) Cl (г) NaCl(к), кДж/моль.H x
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Суммируя реакции (1–5), получаем

Na(к) + 1/2Cl2(г) = NaCl(к),

т. е. путь Б приводит систему в то же состояние, что и
путь А.

Как видно, получить кристаллический хлорид натрия
можно двумя путями: А и Б. Согласно закону Гесса, эн�
тальпия процессов, протекающих по пути А и пути Б, оди�
накова, так как одинаковы исходные вещества и продук�
ты реакции. Соответственно приравниваем эти величины:

� � �

� � �

� � � � � �

� � � � � �
2

298,NaCl(к) ат 298,NaCl(к) ион 298,Na(г)

дисс 298,Cl (г) ср.э 298,Cl(г) 298,NaCl(к).

f H H H

H H H

Отсюда находим

� � �

� �

�

� � � �� �

�� �� �

� � � � � � � � �
� �

2

298,NaCl(к) 298,NaCl(к) ат 298,NaCl(к)

ион 298,Na(г) дисс 298,Cl (г)

ср.э 298,Cl(г) 411 108,9 496 121 360

776,9 кДж/моль.

fH H H

H H

H

Поскольку энергия кристаллической решетки — это
энергия, которую необходимо затратить, чтобы разрушить
решетку, в нашем случае нужно взять значение �� 298,NaCl(к)H
с обратным знаком. Значит, энергия кристаллической ре�
шетки хлорида натрия составляет +776,9 кДж/моль.

Таким образом, использование закона Гесса позволя�
ет рассчитать энергию ионной кристаллической решетки
при известных значениях энтальпий других стадий про�
цесса.

Теплота сгорания топлива. Тепловой эффект реакции
окисления кислородом элементов, входящих в состав ве�
щества, до образования высших оксидов называется теп2
лотой сгорания этого вещества �сН� (индекс «с» означает
combustion — сгорание). Расчет теплоты сгорания, как и
любого теплового эффекта, проводится с использованием
закона Гесса.

В технических расчетах используют удельную тепло2
ту сгорания QТ, которая равна количеству теплоты, вы�
деляющейся при сгорании 1 кг жидкого или твердого ве�
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щества и 1 м3 газообразного вещества до образования выс�
ших оксидов:

QТ = –�сН � 1000/М (3.9)
или

QТ = –�сН � 1000/22,4, (3.10)

где М — масса моля вещества, г/моль; 22,4 — объем моля
газа, л.

Если расчет теплоты сгорания �сН� ведется примени�
тельно к реакции с образованием жидкой воды, то удель�
ная теплота сгорания называется высшей, для реакции с
образованием газообразной воды — низшей. По умолча�
нию обычно имеют в виду высшую теплоту сгорания.

Энтальпия фазовых и полиморфных превращений.
При протекании химических реакций зачастую происхо�
дят фазовые и полиморфные превращения, сопровожда�
ющиеся энергетическими эффектами.

Процессы перехода твердого тела в жидкость (плав�
ление) или газ (сублимация), жидкости в газ (парообра�
зование), кристаллической структуры в аморфную, менее
устойчивой модификации в более устойчивую являются
эндотермическими (табл. 3.2).
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Обратные процессы — кристаллизации, конденсации,
перехода аморфного состояния в кристаллическое — про�
текают с выделением тепла.

Тепловые эффекты фазовых и полиморфных превра�
щений обычно существенно меньше тепловых эффектов
химических реакций (см. таблицу 3.2. и Приложение 1).

3.3.
ЭНТРОПИЯ И ЕЕ ИЗМЕНЕНИЕ
ПРИ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ

Самопроизвольные процессы. Процессы, протекаю�
щие без подвода энергии от внешнего источника, называ�
ются самопроизвольными.

При изучении химических реакций важно оценить
возможность или невозможность их самопроизвольного
протекания в заданных условиях. Для этого необходимо
знать ответ на вопрос: каковы движущие силы и крите�
рии самопроизвольных химических реакций?

Одной из движущих сил химической реакции являет�
ся уменьшение энтальпии системы, т. е. экзотермический
тепловой эффект реакции. Как показывает опыт, боль�
шинство экзотермических реакций (�Н < 0) протекают
самопроизвольно. Однако условие �Н < 0 не может быть
критерием самопроизвольного течения химических реак�
ций, у которых �Н > 0, например растворение некоторых
солей (KСl, NH4NО3) в воде, взаимодействие метана с во�
дяным паром при высокой температуре.

Следовательно, кроме уменьшения энтальпии систе�
мы (энтальпийного фактора) имеется другая движущая
сила самопроизвольного процесса. Такой силой является
стремление частиц (молекул, ионов, атомов) к хаотично�
му движению, а системы — к переходу из более упорядо�
ченного состояния в менее упорядоченное. Например, если
два сосуда с индивидуальными жидкостями соединить
друг с другом через отверстие, то через некоторое время
произойдет смешение жидкостей (рис. 3.2). Система из
более упорядоченного состояния (индивидуальная жид�
кость) перейдет в менее упорядоченное (смесь жидкостей).
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Изменение энтропии в химической реакции. Мерой
неупорядоченности состояния системы служит термо2
динамическая функция, получившая название энтропии.

Состояние системы можно характеризовать микросо�
стояниями составляющих ее частиц, т. е. их мгновенны�
ми координатами и скоростями различных видов движе�
ния в различных направлениях. Число микросостояний
системы называется термодинамической вероятностью
системы W. Так как число частиц в системе велико (на�
пример, в 1 моль имеется 6,02�1023 частиц) и термодина�
мическая вероятность системы выражается огромными
числами, удобно пользоваться логарифмом термодинами�
ческой вероятности lnW. Величина, равная RlnW = S, на�
зывается энтропией системы, отнесенной к одному молю
вещества. Как и универсальная газовая постоянная R, эн�
тропия имеет единицу измерения Дж/(моль�К). Энтропия
вещества в стандартном состоянии называется стандарт2
ной энтропией S�. В справочниках обычно приводится
стандартная энтропия S�298 при 298,15 К.

В отличие от других термодинамических функций,
можно определить не только изменение, но и абсолют2
ное значение энтропии. Это следует из высказанного в
1911 г. М. Планком постулата, согласно которому «при
абсолютном нуле энтропия идеального кристалла равна
нулю». Этот постулат получил название третьего закона
термодинамики.

По мере повышения температуры растет скорость раз�
личных видов движений частиц, т. е. число их микросо�
стояний и соответственно термодинамическая вероятность
и энтропия вещества (рис. 3.3).

При переходе вещества из твердого состояния в жид�
кое значительно увеличивается неупорядоченность и со�
ответственно энтропия вещества (�плS). Особенно резко

Рис. 3.2
Переход системы из более упорядоченного

состояния к менее упорядоченному
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растет неупорядоченность и со�
ответственно энтропия веще�
ства при его переходе из жид�
кого в газообразное состояние
(�кипS) (рис. 3.3). Энтропия уве�
личивается при превращении
вещества из кристаллического
в аморфное состояние. Энтро�
пия простых веществ является
периодической функцией по�
рядкового номера элемента.
Увеличение числа атомов в мо�
лекуле и усложнение молекулы

приводят к увеличению энтропии. Например, � �298 (O) 161,S
� �� � �298 2 298 3(O ) 205, (O ) 238,8 Дж/(моль К).S S

Абсолютные значения энтропии многих веществ при
298 К известны (см. Приложение 1).

Изменение энтропии системы в результате протекания
химической реакции (�rS) равно сумме энтропий продук�
тов реакции за вычетом энтропий исходных веществ (с уче�
том стехиометрических коэффициентов). Так, для реакции

dD + bB = lL + mM.

изменение энтропии равно

�rS = lSL + mSM – dSD – bSB.

Например, изменение энтропии в ходе реакции

СН4 + Н2О(г) = СО + 3Н2

при стандартных состояниях реагентов и продуктов и
298 К равно

� � � � �� � � � � � �
� � � � � �

2 4 2298 CO,298 H ,298 CH ,298 H O(г),2983

197,54 3 130,58 186,19 188,7 214,39 Дж/К.
r S S S S S

Расчет показывает, что энтропия системы в результа�
те реакции возросла (энтропия реакции положительна)
�rS > 0. Так как энтропия вещества в газообразном состо�
янии существенно выше, чем в жидком и твердом состоя�
ниях, то энтропия реакции положительна, если в резуль�

Рис. 3.3
Изменение энтропии

вещества с изменением
температуры



ГЛАВА 3. ЭНЕРГЕТИКА ХИМИЧЕСКИХ ПРОЦЕССОВ 141

тате процесса возрастает число молей газообразных ве�
ществ, как в только что рассмотренном примере. Вслед�
ствие высоких значений энтропии газов, последние назы�
вают «носителями энтропии».

Зависимость энтропии реакции от температуры в об�
ласти 298�Т, в которой нет фазовых переходов, в интег�
ральном виде выражается уравнением

�
� � �

� � � � �298

298

,
T

p
T

C
S S dT

T
(3.11)

где �� 298 —r S  стандартная энтропия реакции при 298 К;
�� —r pC  изменение суммарной стандартной теплоемкости

системы в ходе реакции. Для многих реакций это измене�
ние в широком интервале температур невелико. Допуская,
что �� � 0,r pC  для приближенных расчетов можно считать

� �� � � 298.r T rS S
Итак, энтропия характеризует число микросостояний,

является мерой беспорядка в системе. Ее увеличение го�
ворит о переходе системы из более упорядоченного состо�
яния к менее упорядоченному. В справочниках приводят�
ся значения стандартной энтропии веществ при 298 К, на
основании которых можно рассчитать стандартные энт�
ропии многих реакций.

Второй закон термодинамики для изолированных си

стем. Второй закон термодинамики имеет несколько фор�
мулировок. Для систем, которые не обмениваются с окру�
жающей средой ни энергией, ни веществом (изолирован�
ные системы), второй закон термодинамики утверждает:
в изолированных системах самопроизвольно идут толь2
ко те процессы, которые сопровождаются возрастани2
ем энтропии: �S > 0.

Второй закон термодинамики имеет статистический
характер, т. е. справедлив лишь для систем, состоящих
из очень большого числа частиц.

Системы, в которых протекают химические реакции,
нельзя считать изолированными, так как они сопровож�
даются изменением внутренней энергии системы (тепло�
вым эффектом реакции), т. е. система обменивается энер�
гией с окружающей средой. Химические реакции могут
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протекать самопроизвольно и с уменьшением энтропии,
но при этом увеличивается энтропия окружающей среды.

Таким образом, если в системе протекает химическая
реакция, то система может обмениваться энергией с окру�
жающей средой, т. е. не является изолированной. Хими�
ческие реакции обычно сопровождаются изменением как
энтропии, так и энтальпии.

Энтальпийный и энтропийный факторы изобарно
изо

термических процессов. Из сказанного выше следует, что
в химических процессах проявляются две тенденции:

� стремление к образованию прочных связей между ча�
стицами, к возникновению более сложных структур,
сопровождающееся понижением энергии системы;

� стремление к разъединению частиц, к беспорядку, ха�
рактеризуемое возрастанием энтропии.
Первая тенденция в изобарно�изотермических услови�

ях характеризуется энтальпийным фактором процесса и
количественно выражается через �Н (кДж/моль). Вторая
тенденция характеризуется энтропийным фактором и ко�
личественно выражается произведением абсолютной тем�
пературы на энтропию процесса, т. е. Т � �S (кДж/моль).

3.4.
ЭНЕРГИЯ ГИББСА, ЭНЕРГИЯ ГЕЛЬМГОЛЬЦА

И НАПРАВЛЕННОСТЬ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ

ЭНЕРГИЯ ГИББСА

Энергия Гиббса — критерий самопроизвольного про�
текания химических реакций. Энтальпийный и энтропий�
ный факторы, характеризующие две противоположные
тенденции процессов — стремление к объединению, по�
рядку и стремление к разъединению, беспорядку, взятые
по отдельности, не могут быть критериями самопроизволь�
ного течения химических реакций. Для изобарно�изотер�
мических процессов их объединяет функция, называемая
энергией Гиббса процесса (�G), равная

�G = �H – T � �S. (3.12)
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Уравнение можно записать в виде

�Н = �G + T � �S. (3.13)

Таким образом, энтальпия химической реакции вклю�
чает в себя две части. Первая часть (первый член уравне�
ния (3.14)) �G равна максимальной работе max,pA  которую
может совершить система при равновесном проведении
процесса в изобарно�изотермических условиях.

Следовательно, энергия Гиббса — это часть энергети�
ческого эффекта химической реакции, которую можно
превратить в работу:

�� � max.T pG A (3.14)

Знак «–» в уравнении (3.14) означает, что система мо�
жет совершать работу против внешних сил при уменьше�
нии энергии Гиббса в результате реакции.

Поскольку энергию Гиббса можно превратить в рабо�
ту, то ее также называют свободной энергией.

Второй член правой части уравнения (3.13) (энтропий�
ный фактор) представляет собой часть энергетического
эффекта, которую невозможно превратить в работу и ко�
торая рассеивается в окружающую среду в виде теплоты.
Поэтому энтропийный фактор Т � �S называют связанной
энергией.

Энергия Гиббса служит критерием самопроизвольно�
го протекания химической реакции. Химическая реакция
принципиально возможна, если энергия Гиббса (системы)
уменьшается, т. е.

�G < 0. (3.15)

Уравнение (3.15) является условием возможности са�
мопроизвольного течения реакции в прямом направлении.

Химическая реакция не может протекать самопроиз�
вольно в прямом направлении, если энергия Гиббса систе�
мы возрастает, т. е.

�G > 0. (3.16)

Уравнение (3.16) является условием невозможности
самопроизвольного течения реакции в прямом направлении.
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Это же уравнение служит термодинамическим условием
возможности самопроизвольного протекания обратной
реакции. Наконец, если

�G = 0, (3.17)

то химический процесс находится в состоянии равнове�
сия. При �G = 0 равновероятно протекание реакции как в
прямом, так и в обратном направлениях.

Итак, направление химических реакций зависит как
от изменения энтальпии, так и энтропии. Условие (3.16)
соблюдается при любой температуре для экзотермических
реакций (�Н < 0), у которых в ходе реакции возрастает
число молей газообразных веществ и, следовательно, энт�
ропия (�S > 0). У таких реакций обе движущие силы (�Н)
и (Т � �S) направлены в сторону протекания прямой реак�
ции и �G < 0. Например,

С(графит) + 1/2О2 = СО.

Эта реакция экзотермическая (�rН = –110,5 кДж/моль),
в результате ее протекания возрастает число молей газо�
образных веществ (�rS = 89,38 Дж/(моль�К)), т. е. �G < 0.

Наоборот, эндотермическая реакция (�Н > 0), в резуль�
тате которой уменьшается число молей газообразных ве�
ществ (�S < 0), не может протекать самопроизвольно в
прямом направлении, так как всегда �G > 0.

Возможности протекания многих реакций зависят от
температуры, так как с изменением температуры может
меняться знак энергии Гиббса этих реакций. Если в ре�
зультате экзотермической реакции (�Н < 0) уменьшается
число молей газообразных веществ и соответственно энт�
ропия системы (�S < 0), то при невысокой температуре
|�Н| > |T�S| реакция может самопроизвольно протекать в
прямом направлении (�G < 0). При высоких температурах
|�Н| < |T�S| прямая реакция самопроизвольно протекать не
может (�G > 0), а обратная реакция возможна, например,

СаО + СО2 = СаСО3.

Для данной реакции:
� � � �� � � �� �� � �

3 2298 CaCO ,298 CaO,298 CO ,298 174,6 кДж.r f f fH H H H
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Можно без расчета предсказать, что изменение энтро�
пии этой реакции имеет отрицательное значение, так как
число молей газообразных веществ в результате реакции
уменьшается.

Расчет для стандартного состояния подтверждает это
предположение:

� � � �� � � � � �
3 2298 CaCO ,298 CaO,298 CO ,298 160,4 Дж/К.r S S S S

Соответственно

� � �� � � � �� � �298 298 298298 130,24 кДж.r r rG H S

Поэтому для стандартного состояния �
2CO( 1)p  и 298 К

данная реакция возможна. Так как �rS� < 0, то при высо�
ких температурах, когда |�Н�| > |T � �S�|, энергия Гиббса
реакции станет положительной, а реакция в прямом на�
правлении невозможной.

Для определения температуры, при которой происхо�
дит смена знака величины стандартной энергии Гиббса
реакции, можно воспользоваться условием

Тр = �Н�/�S�, (3.18)

где Тр — температура, при которой в системе для стандарт�
ного состояния (�rG� = 0) устанавливается равновесие, т. е.
равновероятная возможность протекания прямой и обрат�
ной реакций (см. гл. 4, 5).

Принимая, что �rH и �rS для приведенной выше реак�
ции мало зависят от температуры, а все вещества, участву�
ющие в ней, находятся при стандартных состояниях, по
уравнению (3.18) можно рассчитать температуру, при ко�
торой изменяется знак энергии Гиббса:

Тр = 178,1�103/160,6 = 1109 К.

Если в результате эндотермической реакции (�Н > 0)
увеличивается число молей газообразных веществ и соот�
ветственно энтропия системы (�S > 0), то при невысоких
температурах, когда |�Н| > |Т�S|, прямая реакция самопро�
извольно не идет (�G > 0), а при высоких температурах
(Т > Тр = �Н�/�S�), когда |�Н| < |T�S|, прямая реакция мо�
жет протекать самопроизвольно (�G < 0). Примером такой
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реакции может быть получение водорода путем взаимо�
действия метана и водяного пара:

СН4 + 2Н2О(г) = СО2 + 4Н2.

Энтальпия реакции при 298 К и стандартном состоя�
нии продуктов реакции и исходных веществ �� �298r H
�164,98 кДж. Энтропия реакции при этих же условиях
равна

� � � � �� � � � � � � �
�

2 2 4 2298 CO ,298 H ,298 CH ,298 H O(г),2984 2

172,41Дж/К.
r S S S S S

Как и следовало ожидать, энтропия реакции больше
нуля. Энергия Гиббса реакции при данных условиях равна

� � �� � � � �� �298 298 298298 110,3 кДж.r r rG H S

Как видно, при 298 К и стандартном состоянии реа�
гентов реакция в прямом направлении самопроизвольно
идти не может. Так как �rS� > 0, то с увеличением темпе�
ратуры возрастает величина энтропийного фактора Т�rS.
При Тр = �rН�/�rS� установится равновесие, а �rG� < 0 при
Т > Тр = �rН�/�rS�.

Если пренебречь изменением �S� и �Н� с увеличением
температуры, то можно определить Тр при стандартном
состоянии реагентов:

Тр = �rН�/�rS� = 962 К.

Следовательно, при Т > 962 К и стандартном состоя�
нии реагентов реакция взаимодействия водяного пара и
метана с образованием СО2 и Н2 может протекать само�
произвольно. Рассмотренные четыре типа процессов све�
дены в таблице 3.3.

������� ��
��
��������	�
���
	�����
��
��
���������
����������
�����

��� ��� ��� �
��
�������
��
�����

���
����
��
�����

�	����� �
����� �������
��������	�
����


��������
������������

�������������  ! �"�#!�



ГЛАВА 3. ЭНЕРГЕТИКА ХИМИЧЕСКИХ ПРОЦЕССОВ 147

Итак, критерием самопроизвольного течения реакции
является энергия Гиббса этой реакции, которая суммиру�
ет энтальпийный и энтропийный факторы. Энергия Гиб�
бса реакции может быть обратимо превращена в работу.
Условием самопроизвольного течения реакции является
снижение энергии Гиббса системы: �G < 0.

ЭНЕРГИЯ ГЕЛЬМГОЛЬЦА
И НАПРАВЛЕННОСТЬ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ

Изменение энергии Гельмгольца химических реак

ций. Максимальная работа max,VA  которую может совер�
шить система при равновесном проведении процесса в изо�
хорно�изотермических условиях, равна изменению энер2
гии Гельмгольца системы �F:

� ��max .TVA F (3.19)

Изменение энергии Гельмгольца реакции �F равно

�F = �U – T�S. (3.20)

Изменение энергии Гельмгольца характеризует предел
и направление самопроизвольного течения химической
реакции при изохорно�изотермических условиях, которое
возможно при соблюдении неравенства

�F < 0. (3.21)
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Соотношение между термодинамическими функция�
ми состояния системы представлено на рисунке 3.4.

Изменение энергии Гельмгольца химической реакции
между идеальными газами связано с энергией Гиббса:

�rG = �rF + ��RT, (3.22)

где �� — изменение количества молей газообразных ве�
ществ в ходе реакции.

Для реакций в конденсированной фазе при небольших
давлениях

�rGТ ' �rFТ. (3.23)

Таким образом, величины �rG и �rF, так же как и �rH
и �rU отличаются на величину работы расширения:

�rGТ – �rFТ = p�V = ��RT. (3.24)

Энергия Гиббса образования вещества. Изменение
энергии Гиббса системы при образовании 1 моль вещества
из простых веществ, устойчивых при 298,15 К, называ2
ется энергией Гиббса образования вещества, �fG. Напри�
мер, энергия Гиббса образования аммиака ��

3NH (г)fG  равна
энергии Гиббса реакции

1/2N2 + 3/2Н2 = NH3.

Энергия Гиббса образования простых веществ, в дан�
ном случае N2 и H2, принимается равной нулю:

� �� � � �
2 2N H 0.f fG G

Если вещества и исходные простые вещества находят�
ся в стандартных состояниях (см. табл. 3.1), то энергия
Гиббса образования называется стандартной энергией Гиб�
бса вещества и обозначается �fG�.

Рис. 3.4
Соотношение термодинамических функций
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В справочниках обычно приводятся стандартные зна�
чения энергий Гиббса образования веществ при 298 К.
Значения �� 298f G  для некоторых веществ приведены в При�
ложении 1.

Энергия Гиббса химических реакций. Расчет измене�
ния энергии Гиббса химической реакции можно прово�
дить разными способами. Поскольку энергия Гиббса яв�
ляется функцией состояния, ее значение не зависит от
пути протекания процесса, а определяется только исход�
ным и конечным состояниями системы. Поэтому энергию
Гиббса химической реакции �rG можно рассчитать как
сумму энергий Гиббса образования продуктов реакции за
вычетом энергий Гиббса образования исходных веществ
с учетом стехиометрических коэффициентов.

Например, энергия Гиббса химической реакции:
dD + bB = lL + mM

рассчитывается по формуле
�rG = l � �fGL + m � �fGM – d � �fGD – b � �fGВ. (3.25)

Другой способ расчета энергии Гиббса реакции — по
уравнению

�rGT = �rHT = T�rST. (3.26)

Если все исходные вещества и продукты реакции на�
ходятся в стандартных состояниях, то по формулам (3.25),
(3.26) рассчитывают стандартную энергию Гиббса реак2
ции �� .r TG  Это значение является критерием самопроиз�
вольного протекания реакции только при стандартных
состояниях исходных веществ и продуктов реакции.

Изменение энергии Гиббса �rG в химической реакции
при заданных (не обязательно стандартных) давлениях
или концентрациях можно рассчитать по уравнению изо�
термы Вант�Гоффа. Для реакции, протекающей в газовой
фазе:

dD + bB = lL + mM

уравнение изотермы записывается в виде

� �
� � � � � �

�
L M

D B

ln ,
l m

r r d b

p p
G G R T

p p
(3.27)

где L M D B, , , —р p p p  относительные парциальные давле�
ния соответствующих веществ.
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Учитывая, что R = 8,31 Дж/моль�К и ln = 2,3lg, полу�
чаем при 298 К:

� �
� � � � �

�
L M

298 298
D B

5,71 lg .
l m

r r d b

p p
G G

p p

Если реакция протекает в растворе

� �
� � � � � �

�
L M

D B

ln ,
l m

r r d b

c c
G G R T

c c
(3.28)

где L M D B, , , —с c c c  относительные концентрации соответ�
ствующих компонентов. Для реальных растворов вместо
молярных концентраций следует использовать активно�
сти а (см. гл. 6).

Необходимо отметить, что в уравнениях (3.27), (3.28)
в выражении, стоящем под знаком логарифма, не учиты�
ваются вещества, находящиеся в более конденсированной
фазе.

В случае, когда �L M D B, , , 1р p p p  или �L M D B, , , 1,с c c c
т. е. все вещества, участвующие в реакции, находятся в
стандартных состояниях, �� � � .r T r TG G

ПРИМЕРЫ
РЕШЕНИЯ ЗАДАЧ

Задача 3.1. Теплоты образования галогеноводородов
составляют:

Какое из перечисленных соединений является наибо�
лее устойчивым?

Р е ш е н и е. Согласно закону Лавуазье — Лапласа,
тепловой эффект прямой реакции равен по величине и про�
тивоположен по знаку тепловому эффекту обратной реак�
ции. Поскольку при образовании HF в газовой фазе выде�
ляется наибольшее количество теплоты, это соединение
будет самым устойчивым в перечисленном ряду. На раз�

��������	 ������ ��	���� �
�����

298 ,�� f H 	
��
����	 �
������ ������� �������
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ложение 1 моль HF(г) потребуется затратить 268,61 кДж
теплоты.

Задача 3.2. Тепловой эффект какой из перечисленных
ниже реакций будет стандартной энтальпией образования
HClO4(ж):

H(г) + Cl(г) + 4O(г) = HClO4(ж); (1)

1/2H2О(ж) + 1/2Cl2О7(ж) = HClO4(ж); (2)

1/2H2(г) + 1/2Cl2(г) + 2O2(г) = HClO4(ж). (3)

Р е ш е н и е. По определению величина ��
4298,HClO (ж)f G

равна тепловому эффекту реакции образования 1 моль
жидкой хлорной кислоты из простых веществ, устойчи�
вых при 298 К и давлении 100 кПа. Тепловые эффекты
реакций (1) и (2) не являются стандартной энтальпией об�
разования HClO4(ж), так как в реакции (1) хлорная кис�
лота образуется из водорода, хлора и кислорода, находя�
щихся в неустойчивых атомарных состояниях, а в реак�
ции (2) — из сложных веществ — воды и оксида хлора
(VII). Реакция (3) соответствует приведенному выше оп�
ределению, поэтому

� �� � �
4298,3 298,HClO (ж).r fH H

Следует иметь в виду, что реакция (3) условная, и про�
вести приведенную реакцию получения HClO4 нельзя.

Задача 3.3. Вычислите стандартный тепловой эффект
реакции

С6H6(г) + 7,5O2(г) = 6CO2(г) + 3H2O(г), (1)

исходя из следующих термохимических уравнений:
�� � � �2 6 6 26C(к) 3H (г) C H (г), 82,93 кДж;r H (2)

�� � � � �2 2 3C(к) O (г) CO (г), 393,51кДж;r H (3)

�� � � � �2 2 2 4H (г) 1/2O (г) H O(г), 241,83 кДж.r H (4)

Р е ш е н и е. На основании закона Гесса с термохими�
ческими уравнениями можно оперировать так же, как и с
алгебраическими. Следовательно, уравнение (1) можно
получить, сложив уравнения (3) и (4), предварительно
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умножив их на коэффициенты 6 и 3 соответственно, и вы�
честь уравнение (2):

6C(к) + 6O2(г) + 3H2(г) + 3 � 1/2O2(г) – 6C(к) – 3H2(г) =
= 6CO2(г) + 3H2O(г) – C6H6(г).

После сокращений и приведения подобных получим

C6H6(г) + 7,5O2(г) = 6CO2(г) + 3H2O(г).

Таким же образом следует поступить с тепловыми эф�
фектами реакций

� � � �

�

� � � � � � �
� � � � � � � �

1 3 4 2

1

6 3 ;

6( 393,51) 3( 241,83) 82,93 3135,58 кДж.
r r r r

r

H H H H

H

Отрицательное значение теплового эффекта реакции
указывает на то, что в процессе образования этого соеди�
нения из простых веществ теплота выделяется.

Задача 3.4. Вычислите значение стандартной энталь�
пии образования хлорида сурьмы (III) из простых веществ
по следующим термохимическим уравнениям:

�� � � � �2 5 298,1Sb(к) 5/2Cl (г) SbCl (ж), 440 кДж;r H (1)

�� � � � �3 2 5 298,2SbCl (к) Cl (г) SbCl (ж), 57 кДж.r H (2)

Р е ш е н и е. Уравнение образования SbCl3 из простых
веществ:

Sb(к) + 3/2Cl2(г) = SbCl3(к) (3)

можно получить, если из уравнения (1) вычесть уравне�
ние (2):

Sb(к) + 5/2Cl2(г) – SbCl3(к) – Cl2(г) = SbCl5(ж) – SbCl5(ж)

или
Sb(к) + 3/2Cl2(г) = SbCl3(к).

Отсюда следует, что
� � �� � � � � � � � � � �3 1 2 ( 440) ( 57) 383 кДж,r r rH H H

или стандартная энтальпия образования 1 моль хлорида
сурьмы (III) равна �� � �

3SbCl ,298 383 кДж/моль.f H
Обратите внимание, что стандартная энтальпия обра�

зования вещества �� 298f H  имеет размерность кДж/моль, а
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изменение энтальпии химической реакции �� 298r H — раз�
мерность кДж.

Задача 3.5. Рассчитайте стандартную энтальпию испа�
рения воды при 298 К, если образование водяного пара и
воды проходит согласно реакциям:

   �� � � � �2 2 2 298,1H (г) 1/2O (г) H O(ж), 285,84 кДж/моль;H (1)

    �� � � � �2 2 2 298,2H (г) 1/2O (г) H O(г), 241,82 кДж/моль.H (2)

Р е ш е н и е. Вторую реакцию можно провести в две
стадии: сначала сжечь водород с образованием жидкой
воды по реакции (1), а затем испарить воду:

�� �2 2 298,3H O(ж) H O(г), .H (3)

Тепловой эффект фазового превращения воды по ре�
акции (3) есть искомая величина � �� � �298,3 исп 298.H H

Согласно закону Гесса:
� � �� � � � �298,1 исп 298 298,2,H H H

откуда
�� � � � � �исп 298 241,8 ( 285,8) 44 кДж/моль.H

Задача 3.6. При растворении 1 моль безводного хло�
рида стронция SrCl2 выделяется 47,7 кДж, а при раство�
рения 1 моль кристаллогидрата SrCl2�6H2O поглощается
30,96 кДж теплоты. Вычислите энтальпию гидратации
SrCl2.

Р е ш е н и е. В соответствии с законом Гесса процесс
растворения безводной соли в воде можно рассматривать
как совокупность двух стадий. Первая стадия — образо�
вание кристаллогидрата, т. е. гидратация соли:

�� � � �2 2 2 2 1SrCl (к) 6H O(ж) SrCl 6H O(к), .H (1)

Вторая стадия — растворение кристаллогидрата в воде:

�� � � � �2 2 2(aq) 2 2SrCl 6H O(к) aq SrCl (ж) 6H O(ж), .H (2)

Сумма тепловых эффектов � �� � �1 2H H  равна теплоте
растворения безводной соли �� 3 :H

�� � �2 2(aq) 3SrCl (к) aq SrCl (ж), .H (3)
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Соответственно энтальпия гидратации, которую необ�
ходимо вычислить, равна

� � � �� � � � � � � � � � � �гидр 1 3 2 47,7 (30,96) 78,66 кДж.H H H H

Таким образом, при гидратации 1 моль SrCl2 выделя�
ется 78,66 кДж теплоты.

Задача 3.7. Рассчитайте среднее значение энергии свя�
зи N–H в молекуле NН3, если стандартная теплота образо�
вания NН3 равна –46,9 кДж/моль, а энергия диссоциации
молекул N2 и Н2 на атомы соответственно равна 945,6 и
436 кДж/моль.

Р е ш е н и е. Энтальпии образования аммиака из про�
стых веществ соответствует реакция:

�� � � � �
32 2 3 NH1/2N (г) 3/2H (г) NH (г), 46,19 кДж/моль.f H

Этот процесс можно представить в виде двух стадий.
Первая стадия — диссоциация молекул N2 и Н2 на атомы:

� �� � � � � � �
�

22 1 дис N1/2N N, 1/2 1/2 945,6

472,8 кДж/моль;

H H
(1)

� �� � � � � � �
�

22 2 дис H3/2H 3H, 3/2 3/2 436

654 кДж/моль.

H H
(2)

Вторая стадия — образование NН3 из атомов:

�� � �3 3N 3H NH , .H (3)

Суммируя уравнения (1)–(3) получаем

1/2N2 + 3/2H2 = NH3.

В соответствии с законом Гесса алгебраическая сумма
тепловых эффектов промежуточных стадий образования
NН3 из атомов равна ��

3NHf H  из простых веществ:

� � � �� � � � � � �
31 2 3 NHfH H H H

и, подставляя значения,
�� � � � �3472,8 654 46,19 кДж.H

Отсюда находим тепловой эффект образования амми�
ака из атомов �Н3:

�� � �3 1173 кДж.H
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В молекуле аммиака три связи N–H. Следовательно,
среднее значение энергии каждой связи N–H составляет

ЕсвN–H = –(–1173,1)/3 = 91 кДж/моль.

Задача 3.8. Рассчитайте стандартный тепловой эффект
реакции восстановления оксида кремния, протекающей
согласно уравнению

SiO2(к) + 2H2(г) = Si(т) + 2H2O(ж).

Величины стандартных энтальпий образования исход�
ных веществ и продуктов реакции �� 298f H  приведены в
Приложении 1.

Р е ш е н и е. Согласно следствию из закона Гесса теп�
ловой эффект (энтальпия) химической реакции может
быть рассчитан как сумма стандартных энтальпий обра�
зования продуктов за вычетом суммы стандартных энталь�
пий образования исходных веществ с учетом стехиомет�
рических коэффициентов. Учитывая, что теплота образо�
вания простого вещества равна нулю, находим тепловой
эффект реакции

� � �� � � � � �
� � � � �

2 2298 298,H O(ж) 298,SiO (к)2

2( 285,84) ( 859,3) 287,7 кДж.
r f fH H H

Данная реакция идет с поглощением тепла, т. е. явля�
ется эндотермической, �� �298 0.r H

Задача 3.9. Стандартный тепловой эффект реакции сго�
рания толуола равен –3910,3 кДж. Запишите термохими�
ческое уравнение реакции и рассчитайте стандартную теп�
лоту образования толуола, если известно, что �� �

2298,H O(ж)f H
� �285,84 кДж/моль и �� � �

2298,CO (ж) 393,51кДж/моль.f H
Р е ш е н и е. В термохимических уравнениях обычно

указывают агрегатные состояния или модификации ве�
ществ и значения тепловых эффектов:

C7H8(ж) + 9O2 = 7CO2 + 4H2O(ж),
�сН� = –3910,3 кДж/моль.

В соответствии со следствием из закона Гесса и, учи�
тывая, что �� �

2298,O 0,f H  тепловой эффект реакции
� � � �� � � � � � �

2 2 7 8CO 298,H O(ж) 298,C H (ж)(7 4 ) ,c f f fH H H H
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откуда находим

� � � �� � �� � � � �
7 8 2 2298,C H (ж) CO 298H O(ж)7 4 .f c f fH H H H

Подставив значение �сН� и справочные данные, по�
лучим

�� � � � � � � � �
�

7 8298,C H (ж) ( 3910,3) 7( 393,51) 4( 285,84)

12,37 кДж/моль.
f H

Задача 3.10. Бороводороды — химически активные
соединения, которые на воздухе самовоспламеняются и
сгорают с выделением большого количества теплоты. Это
позволяет использовать их в качестве ракетного топлива.
Рассчитайте количество теплоты, которое выделится при
сгорании 1 кг диборана (B2H6), если �� � �

2 3298,B O (т) 1254f H
�� �

2 6298,B H (г)кДж/моль и 38,5кДж/моль.f H  Сравните это ко�
личество теплоты с теплотой сгорания 1 кг этана (C2H6).

Р е ш е н и е. Уравнение реакции горения диборана
имеет вид

B2H6(г) + 3O2 = B2O3(т) + 3H2O(г).

По справочным данным рассчитаем тепловой эффект
этой реакции:

� � � �� � � � � � � �
� � � � � � �

2 2 3 2 6298 298,H O(г) 298,B O (т) 298,B H (г)3

3( 241,82) ( 1254) 38,5 2017,9 кДж.
r f f fH H H H

Таким образом, при сгорании 1 моль B2H6 выделяется
2017,9 кДж теплоты. Найдем массу 1 моль B2H6:

M(B2H6) = 2 � 11 + 6 � 1 = 28 г/моль;
m = � � M = 1 � 28 = 28 г.

По условию задачи сжигают 1000 г B2H6, что состав�
ляет 1000/28 = 35,71 моль. Следовательно, при этом вы�
делится (1000 � 2017,9)/28 = 72 067,8 кДж & 72 МДж теп�
лоты.

Аналогичные расчеты проведем для горения C2H6:

C2H6(г) + 7/2O2 = 2CO2 + 3H2O(г);
� � � �� � � � � � � �

� � � � � � � �
2 2 2 6298 298,H O(г) 298,CO 298,C H (г)3 2

3( 241,82) 2( 393,5) ( 84,7) 1427,8 кДж;
r f f fH H H H
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M(С2H6) = 2 � 12 + 6 � 1 = 30 г/моль,
m = � � M = 1 � 30 = 30 г.

Если при сгорании 1 моль (30 г) этана выделяется 1427,7
кДж, то при сгорании 1 кг (1000 г) выделится (1000 �
� 1427,7)/30 = 47 590 кДж & 48 МДж теплоты.

Таким образом, при сгорании диборана можно полу�
чить в 72/48 = 1,5 раза больше энергии, чем при сжига�
нии этана такой же массы.

Задача 3.11. Пользуясь справочными данными При�
ложений 1 и 2, рассчитайте энтальпию реакции при 298 К:

3Cu(т) + 8HNO3(р�р) = 3Cu(NO3)2(р�р) +
+ 2NO(г) + 4H2O(ж).

Р е ш е н и е. Поскольку реакция проходит в растворе,
необходимо записать уравнение реакции в сокращенном
ионном виде:

� � �� � � � �2
3 23Cu(т) 8H (aq) 2NO (aq) 3Cu (aq) 2NO(г) 4H O(ж).

По определению энтальпии образования меди и иона
H+ равны нулю, тогда энтальпия реакции равна

� �
� � � � �� � � � � � � � �22 3298 H O(ж) NO(г) Cu (aq) NO (aq)4 2 3 2 .r f f f fH H H H H

Подставляя значения энтальпий образования (см. При�
ложение 1), находим

�� � � � � � � � � �
� �

298 4( 285,84) 2 90,25 3 64,77 2( 205)

358,4 кДж.
r H

Задача 3.12. Вычислите удельную теплоту сгорания
газа, содержащего 60% Н2 и 40% СН4, если �� �

2Hc H
� �286 кДж/моль  и �� � �

4CH 890 кДж/моль.c H
Р е ш е н и е. Для того чтобы вычислить удельную теп�

лоту сгорания газа QТ, необходимо рассчитать количество
теплоты, которое выделится при сгорании 1 м3 газовой
смеси до образования высших оксидов.

В 1 м3 газа содержится 600 л Н2 и 400 л СН4, что со�
ставляет 600/22,4 моль Н2 и 400/22,4 моль СН4.

В соответствии с уравнением QТ = –�cH� (1000/22,4)
рассчитаем удельную теплоту сгорания газа:

QТ = 286(600/22,4) + 890(400/22,4) =
= 7660,7 + 15 892,8 = 23 550 кДж/м3.
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Задача 3.13. Не производя вычислений, определите
знак изменения энтропии в следующих реакциях:

MgО(к) + Н2(г) = Mg(к) + Н2О(ж); (1)

2NО(г) + О2(г) = 2NО2(г); (2)

NН4NО3(к) = N2О(г) + 2Н2О(г). (3)

Р е ш е н и е. Энтропия газов всегда значительно боль�
ше энтропии жидкостей и твердых веществ. В ходе реак�
ций (1) и (2) число моль газообразных веществ уменьша�
ется от 1 до 0 и от 3 до 2 соответственно, поэтому для обеих
реакций �rS < 0. Изменение энтропии в реакции (3) — по�
ложительная величина (�rS > 0), так как в результате раз�
ложения твердого вещества образуются газообразные про�
дукты.

Задача 3.14. Рассчитайте стандартное значение энтро�
пии реакции при Т = 298 К:

N2 + О2 = 2NО.

Р е ш е н и е. Энтропия — функция состояния системы,
поэтому ее изменение в ходе реакции можно рассчитать
по следствию из закона Гесса, для чего из суммы энтро�
пий продуктов вычтем сумму энтропий исходных веществ:

� � � �� � � �
2 2298 NO,298 O ,298 N ,2982 ( ).r S S S S

Подставив соответствующие данные из Приложения 1,
получаем

�� � � � � �298 2 210,66 (191,5 205,04) 24,78 Дж/моль.r S

Обратите внимание, что энтропия вещества S величи�
на абсолютная и имеет размерность [Дж�моль–1�К–1]; из�
менение энтропии в ходе химической реакции �rS имеет
размерность [Дж/К].

Задача 3.15. Рассчитайте энтропийный и энтальпий�
ный факторы реакции сгорания метана до водяного пара
и диоксида углерода при стандартных состояниях реаген�
тов и температуре 298 К. По полученным значениям оп�
ределите, какой из факторов способствует самопроизволь�
ному протеканию реакции в прямом направлении.
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Р е ш е н и е. Энтропийный фактор определяет измене�
ние неупорядоченности системы и равен произведению
абсолютной температуры на энтропию реакции Т�rS�. Эн�
тальпийный фактор определяет изменение энергии систе�
мы и равен энтальпии реакции.

Используя данные Приложения 1, рассчитаем измене�
ние энтропии и энтальпии для заданного процесса:

� � � � �

� � � �

� � �
� � � � � �

� � � � � � � �
� � � � � � � �

� � � � � � � � �

2 2 4 2

2 2 4

4 2 2 2

298 298,CO 298,H O(г) 298,CH 298,O

298 CO H O(г) CH

CH 2O CO 2H O(г);

( 2 ) ( 2 )

(213,656 2 188,7) (186,19 2 205,04) 5,19 Дж/К;

( 2 )

(( 393,51) 2 ( 241,82)) ( 74,85) 802,

r

r f f f

S S S S S

H H H H

3 кДж.

Самопроизвольному процессу способствует рост энтро�
пии системы (�rS > 0). При 298 К энтропийный фактор:

Т�rS� = 298 � (–5,19) = –1546,62 Дж & –1,55 кДж.

Отрицательное значение энтропийного фактора не спо�
собствует самопроизвольному протеканию реакции.

Энтальпийный фактор �rH� = –802,3 кДж < 0 способ�
ствует самопроизвольному течению процесса.

Задача 3.16. Рассчитайте стандартные энергии Гиббса
химических реакций:

COCl2(г) = CO + Cl2; (1)

SO2 + NO2 = SO3(г) + NO. (2)

По полученным данным сделайте вывод о возможности
их самопроизвольного протекания в прямом направлении.

Р е ш е н и е. Энергия Гиббса — функция состояния
системы. Стандартное изменение энергии Гиббса химичес�
кой реакции �rG� может быть рассчитано по следствию из
закона Гесса. Для расчета воспользуемся данными При�
ложения 1, где приведены величины стандартных энер�
гий Гиббса образования веществ �� 298.f G

Для реакции (1):

� �� � � �� � � � � � � �

� � � � � �
2 2298,1 298,CO 298,Cl 298,COCl

( 137,14 0) ( 205,3) 68,16 кДж.

f f f fG G G G



160 ОБЩАЯ ХИМИЯ. ТЕОРИЯ И ЗАДАЧИ

При самопроизвольных процессах, протекающих при
постоянных температуре и давлении, энергия Гиббса все�
гда уменьшается. �� �298,1 0,r G  следовательно, при стандарт�
ных состояниях веществ и Т = 298 К прямой процесс не�
возможен, реакция идет в обратном направлении, т. е. из
СО и Cl2 образуется COCl2.

Для реакции (2):

 
� � � �� � � � �� � � � � � � � � �

� � � � � � � �
3 2 2298,2 298,SO 298,NO 298,SO 298,NO

( 370,4 86,71) ( 300,4 51,8) 35,09 кДж.

r f f f fG G G G G

Здесь �� �298,2 0,r G  что свидетельствует о том, что при
стандартных состояниях веществ и Т = 298 К реакция про�
текает в прямом направлении, т. е. из SO2 и NO2 образуют�
ся SO3(г) и NO.

Задача 3.17. Для реакции:

СО + 2Н2 = СН3ОН(ж)

рассчитайте стандартное изменение энергии Гиббса при
298 К двумя способами.

Р е ш е н и е. Величину �� 298rG  можно рассчитать по
стандартным значениям энергий Гиббса образования ве�
ществ �� 298f G  (см. задачу 3.16):

� �� � � �� � � � � � � �

� � � � � 	 � �
3 2298 298,CH OH(ж) 298,CO 298,H2

166,23 ( 137,14 2 0) 29,09 кДж.
r f f fG G G G

Поскольку величина �rG� связана с изменением энталь�
пии �rH� и энтропии �rS� процесса, ее можно рассчитать и
другим способом.

Для этого необходимо вычислить значения �� 298r H  и
�� 298r S  по справочным данным:

� �

� �

� � � �

� � � �

� � � � � � � �

� � � � � 	 � �

� � � � �

� � � 	 � �

3 2

3 2

298 298,CH OH(ж) 298,CO 298,H

298 298,CH OH(г) 298,CO 298,H

2

238,6 ( 110,5 2 0) 128,1кДж;

2

126,8 (197,54 2 130,58) 331,9 Дж/К.

r f f f

r

H H H H

S S S S

Подставляя полученные значения в выражение �rG� =
= �rH� – Т�rS�, имеем
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�� � � � � � � �
� � � �

3
298 128,1 10 298 ( 331,9)

29194 Дж 29,19 кДж.
rG

Множитель 103 необходим для перевода килоджоулей
в джоули. Небольшое различие в значениях �� 298,r G  полу�
ченных двумя разными способами, непринципиально и
обусловлено погрешностями при расчетах.

Задача 3.18. Используя справочные данные, рассчи�
тайте стандартные значения основных термодинамичес�
ких функций �rH�, �rU�, �rS�, �rF�, �rG� для реакции

С2Н2 + 2Н2О(ж) = СН3СООН(ж) + Н2.

Р е ш е н и е. Выпишем из Приложения 1 необходимые
для расчетов значения � �� 298 298и .f H S

Стандартный тепловой эффект реакции при 298 К рас�
считываем по следствию из закона Гесса:

� � �

� �

� � � � � �

�� � � �
� � � � � � � � �

3 2

2 2 2

298 298,CH COOH(ж) 298,H

298,C H 298,H O(ж)2

487,38 0 226,75 2 ( 285,84) 142,45 кДж.

r f f

f f

H H H

H H

Для расчета �� 298rU  по формуле

� � �� � � � � � � � ��298 298 298r r rU H p V H RT

необходимо найти изменение числа молей газообразных
веществ в ходе реакции

�� � � � � � � �
2 2 2H C H 1 1 0.

Следовательно, � �� � �298 298.r rU H

� � �

� �

� � � �

� � �
� � � � � � � �

3 2

2 2 2

298 CH COOH(ж),298 H ,298

C H ,298 H O(ж),2982

159,9 130,58 200,8 2 70,8 50,48 Дж/К.

r S S S

S S

��������	 298 ,�� f H 	
��
����	 298 ,�S 	�������������	

����� �����	� �

���
��
���� ���	���� �
�
��

����

����� �������� �	����
��� 
� ��
�	��
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Подставляя полученные значения в выражение �rG� =
= �rH� – Т�rS�, имеем

�� � � � � � � �
� � � �

3
298 142,45 10 298 ( 50,48)

127 406,96 Дж 127,4 кДж.
r G

Так как реакция проходит без изменения числа молей
газообразных веществ �rG� = �rF� = –127,4 кДж.

Задача 3.19. Установите, возможно ли восстановление
оксида железа (III) углеродом до свободного металла по
уравнению

Fe2O3 + 3C(графит) = 2Fe + 3CO

при температурах 298 и 1000 К и стандартных состояни�
ях всех веществ.

Примите, что энтальпия и энтропия реакции не зави�
сят от температуры.

Р е ш е н и е. Для удобства выпишем из Приложения 1
значения � �� 298 298иf H S  для исходных веществ и продуктов
реакции.

Рассчитаем стандартные изменения энтальпии и энт�
ропии реакции:

�

�

� � � � � � � � � � �
� � � �

� � � � � � � � �
�

298

298

(2 0 3 ( 110,52)) ( 822,16 3 0)

331,56 822,1 490,6 кДж;

(2 27,15 3 197,54) (89,96 3 5,74)

540,55 Дж/К.

r

r

H

S

Энергию Гиббса при температурах 298 и 1000 К нахо�
дим из соотношения �rG� = �rH – Т�rS�:

�

�

� � � � � �
� �

� � � � � �
� � � �

3
298

3
1000

490,6 10 298 540,55

329516,7 Дж 329,52 кДж;

490,6 10 1000 540,55

49950 Дж 49,95 кДж.

r

r

G

G

��������	 298 ,�� f H 	
��
����	 298 ,�S 	�������������	

��������� 	
���
�� 
�����
���������� �� �����
������ �� ���
��
������ 	

���� 
������
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Так как �� �298 0,r G  a �� �1000 0,r G  то восстановление Fе2О3

до свободного металла невозможно при 298 К и возможно
при 1000 К.

Задача 3.20. Вольфрам получают восстановлением ок�
сида вольфрама (VI) водородом при высоких температурах:

WO3(к) + 3H2(г) = W(к) + 3H2O(г).

Объясните этот факт с точки зрения химической тер�
модинамики. Рассчитайте температуру начала самопро�
извольного процесса, исходя из предположений, что все
вещества — участники реакции находятся в стандартных
состояниях, а �rH� и �rS� не зависят от температуры.

Р е ш е н и е. Выпишем из Приложения 1 необходимые
для расчетов значения � �� 298 298и .f H S

Определим стандартные изменения энтальпии и энт�
ропии реакции:

�� � � � � � � � � �298 (0 3 ( 241,82)) ( 843,3 3 0) 117,84 кДж.r H

�� �298 0,r H следовательно, реакция идет с поглощени�
ем тепла, энтальпийный фактор не способствует самопро�
извольному процессу:

�� � � � � � � �298 (33,5 3 188,7) (83,3 3 130,58) 124,56 Дж/К.r S

�� �298 0,r S  реакция сопровождается ростом энтропии,
что благоприятствует самопроизвольному прохождению
процесса.

Однако при стандартных состояниях всех веществ, уча�
ствующих в реакции, и Т = 298 К энтальпийный фактор

�� 298( )r H  доминирует над энтропийным фактором �� 298( ) :rT S

117,84�103 Дж > 298 К � 124,56 Дж/К,

т. е. �� �298 0,r G  и самопроизвольный процесс в прямом на�
правлении невозможен.

��������	 298 ,�� f H 	
��
����	 298 ,�S 	�������������	

������� 	
��
�� 
�
��
������ �� ���
�
�
����� �� ��
��
������� 	���

�� �


��
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Так как �� �298 0,r S  то с ростом температуры энтропий�
ный фактор будет увеличиваться. Температуру, выше ко�
торой значения энергии Гиббса будут принимать отрица�
тельные значения, найдем из соотношения

� �� � �298 298.r rH T S
Отсюда температура начала реакции

�

�

� �� � �
�

3
298

298

117,84 10 942,93 К.
124,84

r

r

H
T

S

Задача 3.21. Установите термодинамическую возмож�
ность прохождения процесса в прямом направлении по
реакции С2Н4 + Н2 = С2Н6 при 1000 К и парциальных дав�
лениях компонентов в газовой смеси (кПа): � �

2 4 2C H H1;p p
� �

2 6
4

C H1; 10 .p
Р е ш е н и е. По условию задачи, парциальное давле�

ние одного из компонентов смеси — этана — отлично от
стандартного. В этом случае изменение энергии Гиббса
реакции �rGТ следует рассчитывать по уравнению изотер2
мы Вант�Гоффа. Это уравнение отражает связь между
величинами �rGТ и ��r TG  и для приведенной реакции име�
ет вид

�� � � �
�

2 6

2 4 2

C H

C H H
ln .r T r T

p
G G RT

p p

Следует помнить, что в случае, когда протекает газо�
фазная реакция, в изотерму Вант�Гоффа под знак лога�
рифма можно подставлять только относительные парци�
альные давления газов или их давления, выраженные в
атмосферах.

Стандартное значение энергии Гиббса при Т = 298 К
рассчитаем по разности суммарных энергий образования
продуктов реакции и исходных веществ, используя спра�
вочные данные:

� � � �� � � � � � � �
� � � � � �

2 6 2 4 2298 298,C H 298,C H 298,H( )

32,89 (68,11 0) 101кДж.
r f f fG G G G

Парциальное давление этана С2Н6 приведем к относи�
тельной (безразмерной) величине:

� �
2 6

4

C H
10 кПа

100.
100 кПа

p
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Подставим в уравнение изотермы Вант�Гоффа получен�
ные значения, считая, что энергия Гиббса реакции не за�
висит от температуры:

� � � � � � � �
�

� � � �

3
1000

100101 10 8,31 1000 ln
1 1

62 731Дж 62,731кДж.

r G

Полученное значение �rG1000 < 0. Так как уменьшение
энергии Гиббса реакции является однозначным критери�
ем протекания реакции в прямом направлении, образова�
ние этана в заданных условиях термодинамически воз�
можно.

Задача 3.22. Определите, при каком соотношении пар�
циальных давлений газообразных компонентов реакции
С(к) + СО2(г) = 2СО(г) возможно ее протекание в прямом
направлении при 298 К?

Р е ш е н и е. Возможность самопроизвольного проте�
кания данной реакции при Т = 298 К определяется нера�
венством �rG298 < 0, в котором нестандартное значение
энергии Гиббса реакции рассчитывается по уравнению
изотермы Вант�Гоффа:

�� � � � �
2

2
CO

298 298
CO

ln 0.r r
p

G G RT
p

Следует обратить внимание, что в выражение, стоящее
под логарифмом, входят только давления газообразных
веществ, а степени, в которые возведены относительные
парциальные давления СО и СО2, равны их стехиометри�
ческим коэффициентам в уравнении реакции.

Рассчитаем необходимое для дальнейших вычислений
стандартное значение энергии Гиббса реакции по след�
ствию из закона Гесса с использованием справочных дан�
ных (Приложение 1):

� �� � � �� � � � � � � �

� 	 � � � � �
2298 298,CO 298,C(графит) 298,CO2

2 ( 137,14) (0 ( 394,38)) 120,15 кДж.

r f f fG G G G

Подставляя рассчитанную величину �� 298r G  в неравенство

�

�

� � �

� � � � �

2

2

2
CO

298
CO

2
CO3

CO

ln 0;

120,15 8,31 10 298 ln 0.

r
p

G RT
p

p
p
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Отсюда находим соотношение давлений СО и СО2, при
котором это неравенство выполняется:

� �
2

2
CO

CO
ln 48,5.

p
p

Откуда

��
2

2
CO 21

CO
10 .

p
p

ЗАДАЧИ
ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОГО РЕШЕНИЯ

3.1. Выпишите из Приложения 1 значения стандарт�
ных теплот образования хлорида меди (I) и хлорида меди
(II). По этим значениям сделайте вывод, какое из соеди�
нений является более устойчивым. Какой закон позволя�
ет сделать такой вывод?

3.2. Стандартные теплоты образования предельных
углеводородов �� 298f H  метана, этана и пропана составля�
ют соответственно, кДж/моль: –74,85; –84,68; –124,7.
Какой из углеводородов является наиболее устойчивым?
Запишите уравнения реакций, тепловые эффекты кото�
рых соответствуют стандартным теплотам образования
этих соединений.

3.3. Стандартная энтальпия реакции сгорания этиле�
на С2Н4 до СО2 и Н2О(ж) �� � �298 2 41411кДж/мольC H .r H
Запишите реакцию сгорания этилена. Рассчитайте энталь�
пию образования этилена �� 298,f H  используя приведенное
значение. Напишите термохимическую реакцию, тепло�
вой эффект которой отвечает энтальпии образования эти�
лена.

3.4. Вычислите тепловой эффект реакции

С6H6(г) + 7,5O2 = 6CO2 + 3H2O(г),

исходя из следующих термохимических уравнений:

�

�

�

� � � �

� � � � �

� � � � �

2 6 6 298,2

2 2 298,3

2 2 2 298,4

6C(к) 3H C H (г), 82,93 кДж;

C(к) O CO , 393,51кДж;

H (г) 1/2O H O(г), 241,83 кДж.

r

r

r

H

H

H
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3.5. Рассчитайте стандартную энтальпию образования
селенистой кислоты H2SeO3 на основании следующих дан�
ных:

�

�

�

� � � � �
� � � � �

� � � � �

2 2 1

2 2 2 2

2 2 2 3 3

Se(тв) O SeO (тв), 225,5 кДж;

2H O 2H O(г), 483,6 кДж;

H O(г) SeO (тв) H SeO (тв), 57,5 кДж.

r

r

r

H

H

H

3.6. Дисульфид молибдена (IV) широко используется
в машиностроении в качестве смазочного материала. Рас�
считайте стандартную энтальпию образования MoS2 на
основании следующих данных:

�

�

�

�

� � � � �
� � �
� � �

� � � � �
� � � � �

2 2 1

2 2 2 2

2

2 2 3

2 2 2 4

Mo(тв) O MoO (тв), 589,1кДж;

MoO (тв) 2H S(г) MoS (тв) 2H O(г),

100,64 кДж;

S(ромб) H H S(г), 21кДж;

2H O 2H O(г), 483,6 кДж.

r

r

r

r

H

H

H

H

3.7. Рассчитайте стандартную энтальпию образования
карбоната кадмия (CdCO3) на основании следующих дан�
ных:

�

�

�

�

�

� � � � �
� � � � � �

� � � � �
� � � � �

� � � � �

1

2 2 2

2 2 3

2 2 4

2 3 5

Cd(тв) S(ромб) CdS(тв), 156,9 кДж;

2CdS(тв) 3O (г) 2CdO(тв) 2SO (г), 800 кДж;

S(ромб) O (г) SO (г), 296,9 кДж;

C(графит) O (г) CO (г), 393,5 кДж;

CdO(тв) CO (г) CdCO (тв), 101,1к

r

r

r

r

r

H

H

H

H

H Дж.

3.8. Используя справочные данные, рассчитайте стан�
дартный тепловой эффект реакции окисления кремния
при Т = 298 К, протекающей согласно уравнению

Si(тв) + 2H2O(ж) = SiO2(к) + 2H2.

3.9. Реакция горения аммиака выражается термохи�
мическим уравнением:

�

� � �
� � �

3 2 2 2

298

4NH (г) 3O (г) 2N (г) 6H O(ж),

1530,28 кДж.r H

Вычислите стандартную теплоту образования NН3(г).
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3.10. При взаимодействии 6,3 г железа с серой выде�
лилось 11,31 кДж теплоты. Вычислите стандартную теп�
лоту образования сульфида железа (II) FeS.

3.11. Реакция горения бензола выражается уравнением

С6Н6(ж) + 1/2О2 = 6СО2 + 3Н2О(г).

Вычислите стандартный тепловой эффект этой реак�
ции при Т = 298 К, если известно, что теплота парообра�
зования бензола равна 33,9 кДж/моль.

3.12. По стандартной энтальпии образования HF (–268,61
кДж/моль) и энергиям связей молекул Н2 (431,63 кДж/
моль) и F2 (154,66 кДж/моль) вычислите изменение в про�
цессе:

Н(г) + F(г) = HF(г).

3.13. Теплоты растворения и гидратации CuSO4 состав�
ляют соответственно –66,1 и –77 кДж/моль. Рассчитайте
теплоту растворения кристаллогидрата CuSO4�5Н2О.

3.14. Вычислите теплоту гидратации СаСl2, если изве�
стно, что при растворении 1 моль безводного СаСl2 выде�
ляется 72,7 кДж, а при растворении 1 моль кристаллогид�
рата СаСl2�6Н2О поглощается 18 кДж теплоты.

3.15. Рассчитайте энтальпию перехода ромбической
серы в моноклинную по известным энтальпиям сгорания
ромбической (–296,53 кДж/моль) и моноклинной (–296,86
кДж/моль) серы.

3.16. Рассчитайте количество теплоты, которое выде�
ляется при превращении 1 кг красного фосфора в черный,
если �� � �298,P(красный) 18,41кДж/моль,f H  а �� �298,P(черный)f H
� �43,2 кДж/моль.

3.17. Сколько нужно затратить теплоты, чтобы разло�
жить 200 г Na2CO3 до оксида натрия и диоксида углерода,
если тепловые эффекты реакций равны:

�

�

� � � � �
� � � � �

2 3 2 2 3 2 298

2 2 2 3 298

Na CO SiO Na SiO CO , 812,29 кДж;

Na O SiO Na SiO , 243,5 кДж.
r

r

H

H

3.18. Определите стандартную теплоту образования
оксида меди (II), если при восстановлении 40 г СuO угле�
родом образуется СО и поглощается 27,4 кДж тепла.
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3.19. Рассчитайте стандартный тепловой эффект реак�
ции нейтрализации

NaOH + HCl = NaCl + H2O,

протекающей в растворе при 298 К.
3.20. Рассчитайте стандартный тепловой эффект реакции

CaSO4(тв) + Na2CO3(aq) = CaCO3(тв) + Na2SO4(aq)

при 298 К.
3.21. Рассчитайте стандартную теплоту сгорания эти�

лена по известным стандартным теплотам образования
С2Н4, СО2 и Н2О(ж).

3.22. По стандартным теплотам сгорания метана
�� � �

4CH( 890,3 кДж/моль)cH  и водорода �� � �
2H( 286cH

кДж/моль), рассчитайте удельную теплоту сгорания QТ

газовой смеси, содержащей 60% Н2 и 40% СН4.
3.23. Не производя вычислений, установите знак из�

менения энтропии �rS следующих процессов:

GeO2(к) + 2H2(г) = Ge(к) + 2Н2O(г); (1)

C(граф) = C(аморфный); (2)

СаО(к) + СО2(г) = СаСО3(к). (3)

3.24. Не производя вычислений, сделайте вывод, ка�
кая из реакций термодинамически возможна при стандарт�
ных состояниях веществ и 298 К:

�� � � �2 2 2 2982N (г) O (г) 2N O(г), 0;r H (1)

�� � � � �3 2 2 2984NH (г) 5O (г) 4NO(г) 6H O(г), 0;r H (2)
�� � � �2 2 298CO(г) 0,5O (г) CO (г), 0.r H (3)

3.25. Используя справочные данные, рассчитайте
�� 298r S  реакции

Н2(г) + S(к) = Н2S(г).

3.26. Рассчитайте стандартное изменение энтропии в
реакции разложения бертолетовой соли с образованием
хлорида калия и кислорода при Т = 298 К, если � �

3298,KClOS

� �142,97 Дж/моль К,  � � �298,KClO 82,68 Дж/моль К.S
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3.27. Уменьшается или увеличивается энтропия при
фазовых переходах: а) воды в пар; б) графита в алмаз?
Почему? Вычислите ��ф.п 298S  для каждого превращения.
Сделайте вывод о количественном изменении энтропии
при фазовых и аллотропических превращениях.

3.28. Вычислите стандартные значения изменения энт�
ропии при 298 К в реакциях:

2СН4(г) = С2Н2(г) + 3Н2(г);

N2(г) + 3Н2(г) = NH3(г).

Сравните полученные значения и объясните рост или
убыль неупорядоченности системы для каждого случая.
В какой из реакции знак изменения энтропии способству�
ет самопроизвольному протеканию процесса?

3.29. Рассчитайте стандартную энтропию реакции об�
разования оксида железа (III) по реакции

4Fe(к) + 3О2(г) = 2Fe2O3(к),

используя следующие данные:
�

�

� � � � �

� � � � �
2 298,1

2 2 3 298,2

2Fe(к) O (г) 2FeO(к), 145 Дж/К;

4FeO(к) O (г) 2Fe O (к), 259 Дж/К.
r

r

S

S

Сравните полученное значение со справочными дан�
ными.

3.30. Рассчитайте стандартную энтропию реакции об�
разования СuCl, если известно, что

�

�

� � � �

� � � � �
2 298,1

2 2 298,2

CuCl (т) Cu(т) 2CuCl(т), 33 Дж/К;

Cu(т) Cl (г) 2CuCl (т), 148 Дж/К.
r

r

S

S

3.31. Рассчитайте стандартную энтропию реакции обра�
зования COF2, если стандартные энтропии стадий (1) и (2):

2С(графит) + О2(г) = 2СO(г); (1)

СО(г) + F2(г) = COF2(г) (2)

равны 179 и –143 Дж/К соответственно.
3.32. Стандартная энтропия реакции

2(NH4)2CrO4(т) = Cr2O3(тв) + N2(г) + 5H2O(г) + 2NH3(г)
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равна 661 Дж/К. Рассчитайте стандартные энтальпию и
энтропию дихромата аммония. Какой из факторов — эн�
тальпийный или энтропийный — способствует самопро�
извольному протеканию процесса?

3.33. Вычислите, при какой температуре начнется дис�
социация пентахлорида фосфора, протекающая по урав�
нению

�� � � �5 3 2 298PCl (г) PCl (г) Cl (г), 92,59 кДж.r H

3.34. Вычислите �� 298rG  для следующих реакций:

2NaF(к) + Cl2(г) = 2NaCl(к) + F2(г); (1)

PbO2(к) + 2Zn(к) = Pb(к) + 2ZnO(к). (2)

Можно ли получить фтор по реакции (1) и восстано�
вить РbО2 цинком по реакции (2)?

3.35. Определите возможность самопроизвольного про�
хождения реакции

Аl2O3(к) + 3SO3(ж) = Al2(SO4)3(к)

при стандартных состояниях всех веществ и 298 К, если
�

�

� � �

� � �
3

2 4 3

298,SO (ж)

298,Al (SO ) (к)

368,4 кДж/моль;

3091,9 кДж/моль.

f

f

G

G

3.36. Уравнение реакция горения ацетилена:

С2Н2(г) + 5/2О2(г) = 2CO2(г) + Н2О(ж).

Вычислите стандартные значения энергии Гиббса �� 298r G
и энтропии реакции �� 298.r S  Объясните убыль энтропии в
ходе данного процесса.

3.37. По стандартным значениям теплот образования
и энтропий соответствующих веществ вычислите �� 298r G
реакции, протекающей по уравнению

СО(г) + 3Н2(г) = СН4(г) + H2O(г).

3.38. Вычислите � � �� � �298 298 298, иr r rH S G  реакции

Fe2О3(к) + 3Н2(г) = 2Fe(к) + 3Н2О(г).

Возможна ли реакция восстановления Fе2O3 водоро�
дом при температурах 500 и 2000 К?
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3.39. Вычислите �� 298rG  процесса карботермического
восстановления оксида титана (IV):

ТiО2(к) + 2С(к) = Ti(к) + 2СО(г).

Возможна ли реакция восстановления ТiО2 углеродом
при температурах 1000 и 3000 К?

3.40. Рассчитайте стандартные энергии Гиббса и Гельм�
гольца �rG� и �rF� при 300�С для химической реакции:

CO(г) + 3H2(г) = CH4(г) + H2O(г).

3.41. Рассчитайте стандартные энергии Гиббса и Гельм�
гольца �rG� и �rF� при 700�С для химической реакции:

CaCO3(тв) = CaO(тв) + CO2(г).

Может ли эта реакция протекать самопроизвольно при
данной температуре?

3.42. На основании значений �� 298r G  установите, какие
из карбонатов ВеСО3, СаСО3 или ВаСО3 можно получить
при взаимодействии соответствующих оксидов с СО2. Ка�
кая реакция идет наиболее энергично?

3.43. На основании значений �� 298rG  установите, оксид
какого из металлических элементов (кальция или бария)
обладает более выраженными основными свойствами:

CaO(т) + SO3(г) = СaSO4(т); (1)

ВaO(т) + SO3(г) = ВaSO4(т). (2)

3.44. Для меди известны два наиболее характерных
оксида CuO и Cu2O. Определите, какой из оксидов являет�
ся основным продуктом окисления металлической меди
при стандартных состояниях всех участников реакции и
температуре 500 и 1200 К �� �

2298,Cu O(к)( 173,3 кДж/моль,f H
� � �

2298,Cu O(к) 93 Дж/(моль К)).S
3.45. Определите, протекают ли самопроизвольно при

298 К и стандартных состояниях всех веществ следующие
реакции:

3Сl2(г) + О3(г) = 3Сl2O(г); (1)

3Сl2(г) + 4О3(г) = 6СlO2(г). (2)
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Возможно ли протекание этих реакций при повышен�
ной температуре? Обязательно ли для ответа на этот воп�
рос производить количественные расчеты?

3.46. Определите преимущественное направление ре�
акции

2NO2 = 2NO + O2

при Т = 500 К и стандартных состояниях всех веществ.
3.47. Рассчитайте температуру, при которой возможен

процесс разложения карбоната кальция:

CaCO(к) � СаО(к) + СО2(г),

если все вещества, участвующие в реакции, находятся в
стандартных состояниях.

3.48. Вычислите стандартную энергию Гиббса реакции,
протекающей в растворе при 298 К:

Mg(к) + Pb(NO3)2(aq) = Mg(NO3)2(aq) + Pb(к).

3.49. На основании расчета �� 298rG  реакции

Al2O3(к) + 6HCl(aq) = 2AlCl3(aq) + 3H2O(aq)

определите, защитит ли оксидная пленка алюминия по�
верхность металла от воздействия раствора соляной кис�
лоты при стандартных условиях.

3.50. На основании расчета энергии Гиббса реакции:

SO3(г) � SO2(г) + 1/2O2(г)

определите, возможно ли самопроизвольное протекание
процесса при Т = 298 К, если  � � �

3 2 2
5 4

SO SO O10 Па, 10 Па.p p p
3.51. Определите возможность протекания процесса:

2Н2(г) + СО(г) = СН3ОН(ж)

при Т = 298 К и исходных относительных парциальных
давлениях � �

2Н СО0,2, 10.p р

� ����� ���� ����� ���

298 ,�� f H ���	
��
�� ����� �� ���� �	
���

298 ,�S ��	
���
����� 
����� 


��� 
��� 
�����
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3.52. Рассчитайте энергию Гиббса реакции, протекаю�
щей в растворе по уравнению

Zn(к) + NiSO4(aq) = Ni(к) + ZnSO4(aq)

при 298 К. Определите, при каком соотношении активнос�
тей ионов цинка и никеля в растворе возможно самопроиз�
вольное протекание обратной реакции в тех же условиях.

3.53.� Рассчитайте стандартные изменения энергии
Гиббса и энергии Гельмгольца для реакции

Pb(тв) + Cl2(г) = PbCl2(тв),

если ЭДС электрохимического элемента равна 1,192 В.

МНОГОВАРИАНТНЫЕ ЗАДАЧИ

3.1. Для заданной химической реакции (табл. 3.4) вы�
пишите из справочника необходимую для расчетов инфор�
мацию: � � �� �298 298 298, , .f fH S G

* Для решения этой задачи необходимо использовать теоретический
материал, изложенный в гл. 7.
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3.2. Считая, что стандартные энтальпия и энтропия
реакции не зависят от температуры, рассчитайте �� 298,r H

�� 298.r S
3.3. Определите, какой из факторов, энтальпий или

энтропийный, способствует самопроизвольному протека�
нию реакции.

3.4. Рассчитайте энергию Гиббса реакции двумя спосо�
бами. На основании полученного значения �� 298r G  сделай�
те вывод о возможности самопроизвольного протекания
процесса в прямом направлении при стандартных состоя�
ниях всех веществ, участвующих в реакции, и температу�
ре 298 К.

3.5. Рассчитайте температуру, при которой равноверо�
ятны оба направления реакции.
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3.6. Определите, может ли самопроизвольно протекать
данная реакция при 500 К и начальных относительных
парциальных давлениях газообразных компонентов: �р
� 210 —  для исходных веществ и �� 210 —р  для продук�
тов. Изменится ли направление протекания процесса по
сравнению с таковым при стандартном состоянии всех ве�
ществ?

ОТВЕТЫ НА ЗАДАЧИ
ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОГО РЕШЕНИЯ

К ГЛАВЕ 3

3.1. CuCl2, закон Лавуазье — Лапласа. 3.2. С3Н8. 3.3. 52,28
кДж/моль. 3.4. –3135,58 кДж. 3.5. –524,8 кДж. 3.6. –248,1 кДж.
3.7. –754,6 кДж. 3.8. –287,7 кДж. 3.9. –46,19 кДж/моль.
3.10. –100,26 кДж/моль. 3.11. –3135,68 кДж. 3.12. –561 кДж.
3.13. 143,9 кДж. 3.14. 90,7 кДж. 3.15. 0,33 кДж/моль. 3.16. 32
кДж. 3.17. 1991,22 кДж. 3.18. –21,4 кДж/моль. 3.19. –55,8
кДж/моль. 3.20. –6,5 кДж/моль. 3.21. –1410,9 кДж/моль.
3.22. 23,55 МДж/м3. 3.23. 1) �rS � 0; 2) �rS > 0; 3) �rS < 0. 3.24. 2).
3.25. 43 Дж/К. 3.26. 494,5 Дж/(моль�К). 3.27. а) 118,78 Дж/К;
б) –3,25 Дж/К. 3.28. 220,21 Дж/К; –198,26 Дж/К. 3.29. –549
Дж/К. 3.30. –115 Дж/К. 3.31. –107 Дж/К. 3.32. –1287 кДж/
моль, 173 Дж/(моль�К). 3.33. 509 К. 3.34. 313,94 кДж; –417,4
кДж. 3.35. –406,7 кДж/моль. 3.36. –1235,15 кДж; –216,15 Дж/
(моль�К). 3.37. –142,16 кДж. 3.38. 96,61 кДж; 138,83 Дж/К;
27,2 кДж; –181,05 кДж. 3.39. +722,86 кДж; 364,84 Дж/К;
358,02 кДж; –371,66 кДж. 3.40. � �� � � � �573 57378,5 кДж;r rG F
� �69,5 кДж.  3.41. � �� � � �973 97324,4 кДж, 16,3 кДж;f rG F  не мо�
жет. 3.42. 31,24 кДж; –130,17 кДж; –216,02 кДж. 3.43. �� 298r G
реакции (2) имеет более отрицательное значение, чем �� 298r G  реак�
ции (1), следовательно, основные свойства ВаО выражены силь�
нее. 3.44. –65,4 кДж; 11,8 кДж. 3.45. �� � �298,1 85,8 кДж 0,r H

�� � �298,2 60 кДж 0,r H �� � � �298,1 108,2 Дж/К 0,r S �� � �298,2 108,2r S
�Дж/К 0,  т. е.  при любой температуре � �� � �298,1 298,2и 0,r rG G

следовательно, реакции не протекают самопроизвольно в стан�
дартных состояниях ни при 298 К, ни при повышенной темпе�
ратуре. 3.46. �� �500 0,r G  следовательно, реакция в заданных
условиях идет в обратном направлении. 3.47. Т > 1110 К.
3.48. –479,54 кДж. 3.49. �� � �298 239,2 кДж,r G  следовательно,
оксидная пленка не защитит алюминий от воздействия раство�
ра соляной кислоты. 3.50. Так как �rG298 > 0, самопроизвольное
протекание реакции невозможно. 3.51. �rG298 < 0, процесс воз�
можен. 3.52. � �

�� �2 2
44

Zn Ni/ 8,97 10 .a a   3.53. �� � �298 230 кДж,r G
�� � �298 227,6 кДж.r F



Г Л А В А  4

ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ

4.1.
РАВНОВЕСИЕ В ГОМОГЕННЫХ СИСТЕМАХ

Условие равновесия. При химических взаимодействиях
одновременно изменяются энтальпия �rHТ и энтропия �rSТ

системы. Для изобарно�изотермических процессов энталь�
пийный и энтропийный факторы объединяются термоди�
намической функцией энергией Гиббса:

�rGТ = �rHТ – T�rSТ. (4.1)

При некоторой температуре энтальпийный и энтропий�
ный факторы реакции уравниваются, две противополож�
ные тенденции уравновешивают друг друга, т. е. �rHТ =
= T�rSТ. В этом случае устанавливается состояние равно�
весия, которому отвечает термодинамическое условие хи�
мического равновесия: �rGТ = 0. Химическое равновесие
имеет динамический характер. В этом состоянии свобод�
ная энергия системы минимальна, а возможность проте�
кания прямой и обратной реакции равновероятна, при
этом в единицу времени получается столько же продук�
тов реакции, сколько их расходуется в обратной реакции
образования исходных веществ. В условиях химического
равновесия парциальные давления и концентрации всех
компонентов реакции не изменяются во времени и во всех
точках системы и называются равновесными парциаль�
ными давлениями и равновесными концентрациями.

Если реакция протекает в изохорно�изотермических
условиях, то условием химического равновесия являет�
ся: �rFТ = 0.
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В дальнейшем равновесные концентрации будем обо�
значать символом вещества в квадратных скобках. Напри�
мер, равновесные концентрации водорода и аммиака бу�
дут обозначаться [Н2] и [NН3]. Равновесное парциальное
давление будем обозначать индексом рравн, например 

2равн,Hp
и 3равн,NH .p

Константа химического равновесия. Запишем уравне�
ние изотермы Вант�Гоффа для гомогенной химической ре2
акции:

aA(г) + bB(г)� dD(г) + lL(г);

� �
� � � �

�
D L

BA

ln .
d l

r T r T a b

p p
G G RT

p p
(4.2)

Из уравнения следует, что при равновесии, когда
�rGТ = 0,

�
�

� � �
�

равн,D равн,L

b
равн,Bравн,A

ln ,
d l

r T a

p p
G RT

p p
(4.3)

где a, b, d, l — стехиометрические коэффициенты; равн,A,p

равн,B равн,D равн,L, , —p p p  относительные равновесные пар�
циальные давления соответствующих веществ (p  рассчиты�
ваются следующим образом: p, Па/105 Па; p, кПа/101 кПа;
p, атм/1 атм; p, мм рт. ст./760 мм рт. ст. и т. д.).

Если данная реакция протекает при постоянном объе�
ме, то

� �� � �
�

[D] [L]
ln ,

[A] [B]b

d l

r T a
F RT (4.4)

где [A],[B],[D],[L] — относительные равновесные концен�
трации соответствующих веществ, рассчитываемые сле�
дующим образом:

,моль/л
.

1моль/л
с

Если реакция

aA(г) + bB(г)� dD(г) + lL(г)

протекает в идеальном растворе, то

� � �� � � � �
�

[D] [L]
ln .

[A] [B]

d l

r T r T a b
G F RT (4.5)



ГЛАВА 4. ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ 179

Поскольку величины � �� �иr T r TF G  для данной темпе�
ратуры есть величины постоянные, то эти уравнения спра�
ведливы, если под знаком логарифма находятся постоян�
ные для данной температуры выражения, получившие
название констант химического равновесия Kс и Kр:

��
�

[D] [L]
;

[A] [B]

d l

c a b
K (4.6)

�
�

�
равн,D равн,L

равн,Bравн,A

.
d l

p a b

p p
K

p p
(4.7)

Эти уравнения являются вариантами математическо�
го выражения закона действующих масс, открытого нор�
вежскими учеными К. Гульдбергом и П. Вааге (1867).

Закон действующих масс может быть сформулирован
в следующем виде: отношение произведения относитель2
ных равновесных концентраций продуктов реакции в
степенях, равных стехиометрическим коэффициентам,
к произведению относительных равновесных концент2
раций исходных веществ в степенях, равных стехиомет2
рическим коэффициентам, при Т = const, является вели2
чиной постоянной.

При использовании относительных концентраций или
относительных парциальных давлений веществ Kc и Kp
являются безразмерными. Например, для реакции синте�
за аммиака:

3N2 + N2� 2NH3

закон действующих масс имеет вид

�

�
�

3

2 2

2
3

3
2 2

2
равн,NH

3
равн,N равн,H

[NH ]
;

[N ][H ]

.

c

p

K

p
K

p p

Для реакций с участием газообразных веществ, если
их поведение подчиняется законам идеальных газов, связь
между Kр и Kс выражается уравнением
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��
� ,p

c
K

K
RT

(4.8)

где �� — изменение числа молей газообразных веществ в
результате химической реакции; Т — температура в К;
R� — универсальная газовая постоянная 8,3 Дж/моль�К.

Например, для реакции синтеза аммиака:

�
�� � � � � � �

2
2 1 3 2 и .

( )
p

c
K

K
RT

Смещение химического равновесия. Смещение хими�
ческого равновесия — это процесс изменения равновесного
состава системы вследствие изменения внешних усло2
вий и установления нового равновесного состава. Если в
результате внешнего воздействия увеличиваются равно�
весные концентрации продуктов реакции, то говорят о сме�
щении равновесия вправо. Если вследствие внешнего воз�
действия увеличиваются равновесные концентрации исход�
ных веществ, то говорят о смещении равновесия влево.

Характер смещения равновесия под влиянием внешних
воздействий можно прогнозировать, применяя принцип
Ле Шателье: если на систему, находящуюся в равновесии,
воздействовать извне, изменяя какое�либо из условий,
определяющее состояние равновесия, то равновесие сме2
щается в сторону уменьшения эффекта внешнего воз2
действия. Принцип Ле Шателье следует из закона дей�
ствующих масс. Если система находится при постоянной
температуре, то константа равновесия при внешних воз�
действиях остается постоянной. Поэтому любое измене�
ние равновесных концентраций (парциальных давлений)
одного или нескольких веществ должно приводить к та�
кому изменению равновесных концентраций (парциаль�
ных давлений) других веществ, чтобы соблюдалось посто�
янство константы равновесия.

* При использовании в таких расчетах молярной концентрации ве�
ществ (моль/л) и парциального давления веществ в относительных еди�
ницах (значения которых совпадают с давлениями, выраженными в
атмосферах) следует в данное уравнение подставлять значение газовой
постоянной R = 0,082 атм�л/моль�К–1.
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Вывести систему из состояния равновесия можно, из�
меняя:

1) температуру;
2) общее давление;
3) парциальные давления газообразных компонентов

или концентрации (активности) компонентов в растворах.
1. С увеличением температуры равновесие смещает�

ся в сторону эндотермической реакции, т. е. реакции, про�
текание которой обеспечивает поглощение теплоты. Как
указывалось ранее, повышение температуры вызывает уве�
личение константы равновесия, соответственно возраста�
ют отношения концентраций продуктов реакции к концен�
трациям исходных веществ, т. е. равновесие смещается в
сторону эндотермической реакции. Например, увеличение
температуры вызывает смещение равновесия реакции кон�
версии метана:

СН4 + 2Н2О(г)� СО2 + 4Н2,   �rHТ > 0

в сторону образования продуктов, а для экзотермической
реакции:

2Н2 + О2� 2Н2О,   �rHТ < 0

в сторону образования исходных веществ.
2. Изменение общего давления в системе вызывает сме�

щение равновесия, если в результате реакции изменяется
число молей газообразных веществ. В соответствии с прин�
ципом Ле Шателье увеличение общего давления в системе
вызывает смещение равновесия в сторону уменьшения
числа молей газообразных веществ, т. е. в сторону умень�
шения давления. Для реакции конверсии метана:

СН4 + 2Н2О(г)� СО2 + 4Н2

увеличение давления P0 должно смещать равновесие в сто�
рону образования исходных веществ (слева � �� 3,i  спра�
ва � �� 5i ).

3. При увеличении концентраций (парциальных дав2
лений) исходных веществ равновесие смещается в сторону
продуктов реакции; при понижении концентрации исход�
ных веществ или при повышении концентрации продуктов
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реакции равновесие смещается в сторону исходных ком�
понентов. Если, например, в систему

СН4(г) + 2Н2О(г)� СО2(г) + 4Н2(г)

добавить метан СН4, т. е. увеличить его концентрацию
(парциальное давление), то равновесие системы наруша�
ется. При этом ускорится прямая реакция, что приведет к
увеличению концентрации продуктов реакции СО2 и Н2 и
уменьшению концентрации водяного пара, т. е. равнове�
сие смещается вправо, в сторону образования продуктов.
Процесс будет протекать до тех пор, пока не установится
новое равновесие. Новые равновесные концентрации всех
компонентов будут такими, чтобы константа равновесия
оставалась постоянной. Если в систему ввести дополни�
тельное количество диоксида углерода, то в соответствии
с принципом Ле Шателье равновесие сместится влево, в
сторону образования исходных веществ.

4.2.
РАВНОВЕСИЕ

В ГЕТЕРОГЕННЫХ СИСТЕМАХ

Условие химического равновесия в гетеротенных ре

акциях. Гетерогенные реакции — реакции, протекающие
на границе раздела фаз, например твердой и газообразной,
твердой и жидкой. Если гетерогенная химическая реак�
ция обратима и скорости прямой и обратной реакций ста�
новятся одинаковыми, то наступает гетерогенное хими2
ческое равновесие. Примерами гетерогенных химических
реакций могут быть равновесия:

� при пароводяной конверсии углерода

С(к) + 2Н2О(г)� СО2(г) + 2Н2(г);

� при восстановлении оксидов металла водородом

МО(к) + Н2(г)�М(к) + Н2О;

� при термическом разложении карбоната кальция

СаСО(к)� СаО(к) + СО2.



ГЛАВА 4. ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ 183

Как и для любого равновесия, условием гетерогенного
химического равновесия является равенство нулю энер�
гии Гиббса реакции, т. е. �rGТ = 0. Значение �rGТ можно
найти по известным термодинамическим функциям реа�
гирующих веществ.

Константа гетерогенного химического равновесия.
Как и в случае гомогенной реакции, Kc или Kp равна отно�
шению произведения равновесных концентраций или от�
носительных парциальных давлений продуктов реакции
к произведению равновесных концентраций или относи�
тельных парциальных давлений исходных веществ в сте�
пенях, равных стехиометрическим коэффициентам реа�
гентов. При этом в выражения констант гетерогенного
химического равновесия не входят концентрация или
давление вещества в наиболее конденсированном состоя2
нии. Это правило является основной особенностью гете�
рогенного химического равновесия.

Так, для гетерогенной химической реакции:

аA(г) + bB(к)� dD(г) + lL(г),

�� [D] [L]
;

[A]

d l

c a
K (4.9)

�
� равн,D равн,L

равн,A

.
d l

p a

p p
K

p
(4.10)

Так как прямая и обратная реакции протекают на од�
ной и той же поверхности раздела фаз, площадь поверх�
ности раздела фаз не входит в уравнение константы хими�
ческого равновесия.

Например, для указанных выше гетерогенных реак�
ций константы гетерогенного химического равновесия
выражаются с помощью следующих уравнений:

� для пароводяной конверсии углерода
�

� 2 2

2

2
равн,CO равн,H

2
равн,H O

;p

p p
K

p
� для восстановления оксидов металла водородом

� 2

2

равн,H O

равн,H
;p

p
K

p
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� для термического разложения карбоната кальция

�
2равн,CO .pK p

Константу равновесия Kp можно выразить также че�
рез равновесные количества молей газообразных компо�
нентов ni,равн и общее давление в системе P0, при котором
проводят изобарно�изотермическую реакцию, учитывая,
что парциальное давление i�го компонента пропорцио�
нально молярной доле этого компонента:

� �� � �
� �	 0.i

i
i

n
p P

n
(4.11)

Так, для гетерогенной химической реакции:

aA(г) + bB(г) + dD(к)� eE(г),

выражение константы равновесия можно представить сле�
дующим образом:

��
� �� �� 	� 
 ��

равн,E 0

равн,Вравн,A

,
e

p a b
i

n P
K

n n n
(4.12)

где � � �� равн,E равн,A равн,B( ) —in n n n  сумма количества мо�

лей всех газообразных компонентов при равновесии; �� =
= е – а – b.

Уравнения, часто применяемые для расчетов констан�
ты химического равновесия:

�� � � ln ;r T pG RT K (4.13)

�� � � ln ;r T cF RT K (4.14)

�� � � ln .r T cG RT K (4.15)

Так, например, рассчитав энергию Гиббса ��r TG  хими�
ческой реакции для заданной температуры по уравнению
(4.13), можно определить константу химического равно�
весия Kр при этой температуре, которая не зависит от кон�
центраций и парциальных давлений реагирующих ве�
ществ: ��� �� � �

	 


0

exp .r
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RT
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Используя закон действующих масс, можно рассчитать
равновесные концентрации или парциальные давления
реагирующих веществ. И наоборот, по известным равно�
весным концентрациям реагирующих веществ можно оп�
ределить константу равновесия и соответственно измене�
ние стандартной энергии Гиббса химической реакции.

Чем больше величина константы равновесия в данных
условиях, тем больше значения равновесных концентра�
ций продуктов реакции, следовательно, тем выше выход
продуктов реакции. Под выходом продукта реакции по�
нимают отношение количества (или массы) продукта реак�
ции, которое образовалось в данных условиях, к максималь�
но возможному количеству (или массе) этого продукта при
условии полного превращения какого�либо исходного ве�
щества в продукт реакции. Очевидно, что полное (100%�
ное) превращение исходного вещества в продукт с термо�
динамических позиций невозможно, так как при этом кон�
станта равновесия становится бесконечно большой.

Влияние температуры на константу равновесия. Зна�
чения Kр и Kс не зависят от величин парциальных давле�
ний и концентраций компонентов, а также общего давле�
ния в системе, но зависят от температуры (см. уравнение
(4.13)–(4.15)). С учетом уравнения (4.1) и принимая, что
�rH� и �rS� не зависят от температуры, получаем урав�
нение зависимости константы равновесия от температу�
ры в дифференциальной форме (уравнение изобары Вант�
Гоффа):

���
2

ln
,p r Td K H

dT RT
(4.16)

где �rН� — стандартная энтальпия реакции при темпера�
туре T.

Как видно из уравнения изобары Вант�Гоффа, с рос�
том температуры константа равновесия экзотермической
реакции (�rН� < 0) уменьшается, а константа равновесия
эндотермической реакции (�rН� > 0) увеличивается. При
интегрировании выражения изобары Вант�Гоффа с уче�
том указанного приближения получаем (при Т2 > Т1) урав�
нение
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�� � �� �� 	
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где 
1 2, ,и —p T p TK K  константы равновесия при температу�

рах Т1 и Т2.
Из уравнения следует, что чем больше абсолютная ве�

личина теплового эффекта реакции, тем сильнее меняет�
ся значение константы равновесия с изменением темпе�
ратуры. Эту формулу можно использовать также для рас�
чета величины константы равновесия при какой�либо
температуре Т, если известны значения 

1 2, ,и .p T p TK K
На положение гетерогенного химического равновесия

не влияют вещества находящиеся в конденсированном
состоянии.

Расчет равновесного состава термодинамических си

стем. Количественный состав равновесной системы рас�
считывается на основании закона действующих масс и со�
ставления материального баланса. Рассмотрим гетероген�
ную реакцию:

aA(г) + bB(г) + dD(к)� eЕ(г),

для которой известен исходный состав. Алгоритм расчета
следующий:

� используя исходные данные в соответствии со стехио�
метрическими коэффициентами составляют матери�
альный баланс системы;

� рассчитывают Kp или Kc реакции для заданной темпе�
ратуры по уравнениям (4.9), (4.17);

� находят равновесный состав системы.
В заданной реакции в соответствии со стехиометрией

реакции для получения e моль вещества Е(г) расходуется
a моль вещества А(г) и b молей вещества В(г). Соответ�
ственно для получения x молей вещества Е требуется xa/e
моль вещества А и xb/e моль вещества В. Количества мо�
лей исходных веществ А и В при равновесии равны разно�
сти количества молей в начале реакции и количества про�
реагировавших молей до установления равновесия. Коли�
чество молей продукта Е при равновесии равно сумме
количества молей вещества Е в начале реакции (часто по
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условию задачи оно равно нулю) и количества молей, об�
разовавшихся в результате реакции к моменту достиже�
ния равновесия. Вышеизложенное представим в виде таб�
лицы материльного баланса:

Записываем выражение константы равновесия для за�
данной реакции, протекающей при постоянном давлении
Р0; и учитывая, что вещество D(к) не входит в это выра�
жение: ��
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Подставляем полученные выражения для nравн из таб�
лицы материального баланса, получаем
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� � � � � �� ,равн 0A 0B 0E( / ) ( / ) ( ).in n xa e n xb e n x

Решаем уравнение относительно х и находим равно�
весный состав системы, т. е. значения ni,равн.

Если по условию заданы начальные концентрации или
начальные парциальные давления компонентов и реакция
идет при сохранении постоянного объема реакционной
смеси, то в соответствующие строки таблицы записывают
молярные концентрации или парциальные давления ком�
понентов. Например, для рассматриваемой реакции соста�
вим следующую таблицу материального баланса:
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После подстановки полученных выражений для рав�
новесных концентраций или давлений в соответствующие
уравнения для констант равновесия имеем:
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Решая уравнения относительно х, рассчитывают либо
равновесные концентрации, либо равновесные давления.
В последнем случае сумма равновесных парциальных дав�
лений равна общему давлению в системе в состоянии рав�
новесия Рравн, а сумма начальных парциальных давлений
равна общему давлению в начале реакции Рнач. Из отно�
шения Рравн/Рнач можно определить, как изменилось дав�
ление в системе.

Итак, на основе закона действующих масс можно рас�
считать равновесные концентрации и парциальные дав�
ления реагирующих веществ, если известны их исходные
концентрации, а также решить обратную задачу, т. е. по
известным равновесным концентрациям определить кон�
станту равновесия, а затем — начальные концентрации
исходных веществ (если известны начальные концентра�
ции продуктов реакции).

4.3.
АДСОРБЦИОННОЕ РАВНОВЕСИЕ

Одним из примеров гетерогенного процесса может слу�
жить адсорбция — поглощение одного вещества поверх�
ностью другого, приводящее к изменению (обычно повы�
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шению) концентрации вещества на границе раздела фаз.
Вещество, способное поглощать (адсорбировать) другое
вещество, называют адсорбентом; вещество, которое мо�
жет адсорбироваться, — адсорбтивом, адсорбированное
вещество — адсорбатом. Процесс, обратный адсорбции,
называется десорбцией. Адсорбция осуществляется за счет
избыточной свободной энергии частиц в поверхностном
слое. Притягивая к себе частицы из другой фазы, части�
цы поверхностного слоя уменьшают свободную поверхно�
стную энергию. По величине энергии, выделяющейся при
адсорбции, различают физическую и химическую адсорб�
цию (хемосорбцию). В первом случае при адсорбции воз�
никают вандерваальсовы взаимодействия, во втором слу�
чае — химические связи. Физическая адсорбция харак�
теризуется относительно невысоким тепловым эффектом
и обратимостью. Тепловой эффект адсорбции — это ко�
личество теплоты, в основном выделяемое при поглоще�
нии 1 моля адсорбата поверхностью адсорбента. Приме�
ром физической адсорбции может являться адсорбция
хлора на угле:

Cl2� Cl2,адс.

С увеличением температуры возрастает скорость десорб�
ции.

Химическая адсорбция характеризуется высоким теп�
ловым эффектом и необратимостью. Примером химичес�
кой адсорбции может являться процесс адсорбции угле�
кислого газа поверхностью извести:

CO2 + Ca(OH)2(т)� CaCO3(т) + H2O.

Количественной характеристикой адсорбента явля�
ется его удельная площадь поверхности S0:

S0 = S/V, м2см–3, (4.18)

или
S0 = S/m, м2г–1, (4.19)

где S — поверхность адсорбента, м2; V — объем, см3; m —
масса, г.
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Чем больше величина S0, тем лучше адсорбционная
способность адсорбента. Большой S0 обладают активиро�
ванные угли, алюмосиликаты, силикагель. Так, S0 акти�
вированного угля достигает 400–900 м2г–1.

Количественной мерой адсорбции адсорбата являет�
ся величина адсорбции Г — избыток концентрации веще�
ства в поверхностном слое по сравнению с объемом раство�
ра. Единицами измерения адсорбции Г являются: моль/м2

адсорбента; моль/см2 адсорбента; моль/г адсорбента. Так,
при адсорбции газа на поверхности твердого тела:

Г = n/S = (С0 – С) � V/S, моль/м2, (4.20)

где С0 — концентрация газа в объеме до адсорбции, моль/м3;
С — концентрация газа в объеме после адсорбции, моль/м3;
V — объем сосуда, м3; S — поверхность твердого тела, м2.

Адсорбция протекает самопроизвольно, и энергия
Гиббса процесса адсорбции имеет отрицательное значе�
ние �Gадс < 0. Адсорбция — процесс экзотермический, теп�
ловой эффект адсорбции имеет отрицательное значение
�Hадс < 0. В результате адсорбции происходит упорядоче�
ние частиц и энтропия системы уменьшается, т. е. �Sадс <
< 0. Отсюда следует, что при увеличении температуры
энергия Гиббса системы возрастает и при некоторой тем�
пературе Т наступает равновесие, когда скорость адсорб�
ции равна скорости десорбции:

����������
адсорбция

адсдесорбция
A A .

При равновесии �Gадс = 0 и Т�Sадс = �Hадс.
Адсорбционное равновесие подвижно и подчиняется

принципу Ле Шателье. Согласно принципу Ле Шателье,
при увеличении температуры адсорбционное равновесие
смещается в сторону десорбции, так как процесс адсорб�
ции является экзотермическим. Таким образом, вещество
может адсорбировать при невысокой температуре и десор�
бировать при более высокой температуре. Зависимость
величины адсорбции Г от равновесной концентрации (ср)
или равновесного парциального давления (рр) адсорбата при
постоянной температуре выражается изотермой адсорб2
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ции: Г = f(c), Г = f(p). Существует несколько уравнений изо�
терм адсорбции. Наиболее часто используется уравнение
изотермы адсорбции Лэнгмюра. Уравнение Лэнгмюра
предполагает, что поверхность адсорбента однородна и при
максимальном заполнении образуется мономолекулярный
слой. Для вывода уравнения введем обозначения: ( = Г/
Г� — степень заполнения поверхности адсорбатом, 1 –
– ( — свободная поверхность, Г� — максимальная адсор2
бция при образовании монослоя.

Тогда при адсорбции газа А (или адсорбата А из раство�
ра) на свободной поверхности скорость адсорбции равна

           �адc = kадc(1 – ()рА   или   �адс = kадс(1 – ()сА. (4.21)

Скорость десорбции пропорциональна занятой поверх�
ности:

�дес = kдес(. (4.22)

При равновесии:
�адс = �дес и kадс(1 – ()рА = kдес( или kадс(1 – ()сА = kдес(.

Как известно (см. выше), отношение константы ско�
рости прямой реакции к константе скорости обратной ре�
акции равно константе равновесия.

Следовательно, константа адсорбционного равнове�
сия Kа:

Kа = kадс/kдес = (/(1 – ()рА; (4.23)

Kа = kадс/kдес = (/(1 – ()сА. (4.24)

Из этих уравнений можно выразить степень заполне�
ния поверхности адсорбатом:

( = KаpА/(1 + KаpА); (4.25)

( = KаcА/(1 + KаcА). (4.26)

Заменяя ( на Г/Г�, получаем уравнение изотермы ад2
сорбции Лэнгмюра:

Г = Г� � KаpА/(1 + KаpА); (4.27)

Г = Г� � KасА/(1 + KасА), (4.28)

где cр — равновесная концентрация адсорбата; рр — рав�
новесное давление адсорбата; Kа — константа равновесия
процесса адсорбции.
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Графически изотерма адсорбции показана на рисун�
ке 4.1а. Для нахождения значений постоянных Г� и Kа

можно построить зависимость величины, обратной адсорб�
ции 1/Г, от концентрации адсорбата, которая выражает�
ся уравнением

� �
� �

� � р

1 1 1 .
Г Г Г aK c

(4.29)

График зависимости величины, обратной адсорбции
1/Г, от величины, обратной равновесной концентрации
адсорбата 1/ср, приведен на рисунке 4.1б. На оси ординат
отсекается отрезок, равный 1/Г�; tg� = 1/(Г� � Kа).

Анализируя уравнения изотермы Лэнгмюра, можно
отметить, что при малых концентрациях или парциаль�
ных давлениях, когда Kа � ср� 1 или Kа � рр� 1, изотерма
Лэнгмюра превращается в уравнение изотермы Генри:

Г = Г� � Kа � ср (4.30)
или

Г = Г� � Kа � рр. (4.31)

При малых концентрациях и парциальных давлениях
адсорбата адсорбция пропорциональна концентрации или
парциальному давлению. При высоких концентрациях,
когда Kа � ср� 1, достигается максимальное заполнение
поверхности адсорбента и Г = Г�. Изотерма Лэнгмюра ред�
ко соблюдается в реальности, так как условия, заложенные
при ее выводе, соблюдаются не часто. Поэтому предложе�
ны другие уравнения, в которых используются несколько

Рис. 4.1
Изотерма адсорбции Лэнгмюра
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иные допущения. Г. Фрейндлих в 1906 г. предложил эм�
пирическое уравнение изотермы (уравнение Фрейндлиха):

� 1/
ф pГ ,nK p (4.32)

где Kф и n — постоянные.
Уравнение Фрейндлиха соблюдается при адсорбции не�

которых веществ в области средних заполнений (( = 0,2–0,8).
Адсорбция находит широкое применение в разных об�

ластях техники. На явлении адсорбции основаны способы
очистки газов и жидкостей от различных примесей, в том
числе при подготовке питьевой воды, а также воды, подава�
емой на электростанции и заводы по производству строй�
материалов, при осушке газов, при получении чистых
веществ (например, кислорода из воздуха). В медицине ад�
сорбционные методы используются для извлечения вред�
ных веществ из крови (гемосорбция). Особое значение при�
обретает адсорбционная техника в решении экологичес�
ких задач, в частности для очистки сточных вод, выбросов
электростанций и различных предприятий.

Российские ученые П. Ребиндер, Ю. Горюнов и Е. Щу�
кин установили, что адсорбция поверхностно�активных
веществ (ПАВ) снижает энергию химических связей в по�
верхностном слое твердого тела и соответственно проч�
ность последнего. Использование этого эффекта позволя�
ет ускорить механическую обработку металлов, бурение
и разрушение горных пород.

Широкое применение находит метод хроматографии,
основанный на динамической адсорбции.

ПРИМЕРЫ
РЕШЕНИЯ ЗАДАЧ

Задача 4.1. Запишите выражения для Kс и Kр и рас�
считайте их значения для реакции С(к) + СО2(г)� 2СО(г)
при 298 и 1000 К. Сделайте качественные выводы по по�
лученным значениям о выходе продукта реакции при дан�
ных температурах и о влиянии температуры на величину
константы равновесия.
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Р е ш е н и е. Запишем выражения для констант рав�
новесия данной реакции, принимая во внимание, что эта
реакция гетерогенная и вещество графит С(к) находится в
твердом состоянии:

�

�

2

2
равн,CO

равн,CO

2

2

;

[CO]
.

[CO ]

p

c

p
K

p

K

Используя табличные данные термодинамических функ�
ций состояния веществ (Приложение 1), рассчитаем эн�
тальпию и энтропию заданной реакции; в результате по�
лучим: � �� � � �298 298172,5 кДж, 175,66 Дж/К.r rH S

Для расчета энергии Гиббса применим приближенную
формулу:

� � �� � � � �298 298.r T r rG H T S

В результате получим:
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120,15 кДж,т.е. 0;

172,5 1000 175,66 10

3,16 кДж,т.е. 0.
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По уравнению 
���� �� � 	


 �
expp

GK
RT

 рассчитаем Kр при 298
и 1000 К:

Kр,298 = exp(–120�103/8,31 � 298) = ехр(–48,5)� 1;

Kp,1000 = exp(316/8,31 � 1000) = ехр(0,038) = 1,039.

По формуле

��
� p

c
K

K
RT

находим

Kс,1000 = 1,039/0,082 � 1000 = 0,013,

так как �� = 2 – 1 = 1.
По полученным значениям можно сделать вывод, что

при 298 К константа равновесия Kр стремится к нулю, что
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говорит о том, что в равновесной смеси практически отсут�
ствуют продукты реакции и равновесие реакции сильно
смещено в сторону исходных веществ. С ростом темпера�
туры величина константы равновесия возрастает (реакция
эндотермическая) и при 1000 К Kр уже больше единицы,
т. е. в равновесной смеси начинают преобладать продук�
ты реакции, их выход растет с ростом температуры.

Задача 4.2. Для некоторой реакции А(г)� 2В(г), иду�
щей при постоянных давлении и температуре, константа
равновесия Kр равна 0,02 при 400 К и 4 при 600 К. Опреде�
лите по этим данным � � �� � �298 298 298, иr r rH S G  этой реакции,
а также Kр при 800 К.

Р е ш е н и е. Пренебрегая зависимостью �rH� и �rS� от
температуры, составим систему из двух уравнений с дву�
мя неизвестными (T1 = 400 К, T2 = 600 К):

� � �

� � �

� � � � � � �

� � � � � � �
1 1

2 2

298 1 298 1

298 2 298 2

ln ;

ln

r T r r p

r T r r p

G H T S RT K

G H T S RT K
или

� �

� �

� � � � � � �
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298 298

298 298

400 8,31 400 ln0,02;

600 8,31 600 ln4.
r r

r r

H S

H S

Решая систему уравнений, получаем:

    
� �� � � � �298 29852833 Дж 52,833 кДж; 99,575 Дж/К.r rH S

Значение Kр при 800 К рассчитаем по формуле изоба�
ры Вант�Гоффа:

�� � �� � �� �
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1 1 2

1 1ln ,rK H
K R T T

т. е.

� ��� � �� 	 
 � 	 
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 �

800

400 400 800

528331 1 1 1ln 7,95.
8,31 400 800

rK H
K R T T

Откуда K800 = 56,55.
Задача 4.3. Определите температуру, при которой в

реакции
СаСО3(к)� СаО(к) + СО2(г)

равновесное парциальное давление СО2 составляет �
2равн,COp

� 410 Па.
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Р е ш е н и е. Для данной гетерогенной реакции запи�
шем выражение для константы равновесия: �

2CO ,pK p  т. е.
константа равновесия равна относительному парциально�
му давлению СО2 при данной температуре. Для искомой
температуры � � �

2
4 5

равн,CO 10 /10 0,1.pK p
Используя табличные данные термодинамических функ�

ций состояния веществ (Приложение 1), получаем �� �298r H
�� � �298178,1кДж; 160,5 Дж.r S

Пренебрегая зависимостью �rH� и �rS� от температу�
ры, воспользуемся формулами:

� � � �� � � � � � � �298 298 и ln .r T r r r T pG H T S G RT K

Приравняем друг другу два выражения для �� :r TG

� � �� � � � � � �298 298 ln .r T r r pG H T S RT K

В результате расчета имеем

�� � � � � � �3178,1 10 160,5 8,31 ln0,1.r TG T T

Решая полученное уравнение относительно Т, находим
Т = 991 К.

Задача 4.4. Зная исходные и равновесные концентра�
ции газообразных реагентов гетерогенного химического
процесса, определите изменение общего давления в реак�
торе к моменту установления равновесия в системе:

H2(г) + I2(к)� 2HI(г),

если исходная концентрация равна �
2

3
H 40 моль/м ,c  про�

дукта в исходный момент в системе не было, а равновес�
ные концентрации веществ равны [H2] = 10 моль/м3 и [HI] =
= 60 моль/м3.

Р е ш е н и е. В исходной гетерогенной системе присут�
ствовало одно газообразное вещество — водород, поэтому
общее давление в системе определялось только парциаль�
ным давлением водорода. Используя основной газовый
закон

p = cRT,

определим исходное парциальное давление водорода, рав�
ное общему давлению в исходной системе:

� � � � �
2общ H 40 8,31 400 133 кПа.p p
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В равновесной гетерогенной системе присутствуют два
газа: водород и иодид водорода. Используя основной газо�
вый закон, по известным равновесным концентрациям
определим равновесные парциальные давления газов:

� � � �
� � � �

2H

HI

10 8,31 400 33,3 кПа;

60 8,31 400 199,7 кПа.

p

p

Общее давление в равновесной гетерогенной системе
определяется суммой равновесных парциальных давлений
входящих в нее газов и составляет

� � � � �
2общ H HI 33,3 199,7 233 кПа.p p p

Задача 4.5. Для гетерогенной химической реакции:

H2(г) + I2(к)� 2HI(г)

рассчитайте значения равновесных концентраций реаген�
тов, если исходная концентрация водорода составляла
1 моль/л, Kc = 0,2.

Р е ш е н и е. Пусть к моменту равновесия прореагиро�
вало x моль/л водорода. Тогда согласно стехиометричес�
ким коэффициентам уравнения химической реакции об�
разовалось 2x моль/л иодида водорода, концентрация
твердого реагента не изменилась.

Составим таблицу материального баланса:

Запишем константу гетерогенного химического рав�
новесия через равновесные концентрации газообразных
реагентов:

� � �
�

2 2

2

[HI] (2 )
0,2.

(1 )[H ]
c

x
K

x

Решая квадратное уравнение, рассчитаем количество
прореагировавшего водорода (x моль/л): x1 = 0,2; x2 = –0,25.
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Отрицательное значение x не подходит по смыслу. Следо�
вательно, расновесные концентрации газообразных реа�
гентов гетерогенной химической реакции составляют:

[H2] = (1 – x) = 1 – 0,2 = 0,8 моль/л;
[HI] = 2x = 2 � 0,2 = 0,4 моль/л.

Задача 4.6. Реакцию С(графит) + СО2(г)� 2СО(г) про�
водят при 1000 К и постоянном давлении 2 атм. Определи�
те равновесный состав системы, выход продукта и степень
превращения СО2, если в начале реакции система состоя�
ла из 5 молей СО2 и 1 кг графита, а продукт отсутствовал.
Какая масса графита вступила в реакцию?

Р е ш е н и е. Значение Kр,1000 рассчитывается из урав�
нения

�� � �1000 ln .r pG RT K

Используем значение Kр,1000 = 1,039, рассчитанное в
задаче 4.1. Запишем уравнение закона действующих масс
для данной реакции, учитывая, что �� = 1 и что графит —
твердое вещество и не входит в выражение для константы
равновесия:

� �
�

2 2

2
равн,CO 0

равн,CO равн,СО равн,CO
.p

n P
K

n n n

Примем, что в результате протекания реакции до уста�
новления равновесия прореагировало х молей СО2, следо�
вательно, осталось (5 – х) молей СО2, при этом в соответст�
вии со стехиометрией процесса в реакцию также вступи�
ло х молей графита и образовалось 2х моль СО. Рассчитаем
исходное количество молей графита:

n0C = m/MC = 1000/12 = 83,3 моль.
К моменту установления равновесия осталось графи�

та: nC = 83,3 – x моль.
Составляем таблицу материального баланса:
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Подставляем выражения для nравн,СО и 
2равн,COn  в запи�

санное выше уравнение для Kр:

� � �
� � �

2(2 ) 2 1,039.
5 (5 ) 2p

х
K

х х х

Решая уравнение относительно х, получаем удовлет�
воряющее условию значение х = 1,7 моль. Таким образом,

� � �
2равн,CO 5 1,7 3,3,n  а nравн,СО = 3,4. В реакцию также всту�

пило 1,7 моль углерода, т. е. 12 � 1,7 = 20,4 г.
Поскольку графит по условию находится в большом

избытке, максимальное число молей СО2, которое может
прореагировать, равно 5. Следовательно, степень превра�
щения СО2: �i = 1,7/5 = 0,34.

В соответствии со стехиометрией уравнения реакции
максимальное число молей СО, которое может образовать�
ся, равно 2 � 5 = 10. Следовательно, выход продукта СО:

) = 3,4/10 = 0,34 или 34%.

Таким образом, степень превращения вещества, нахо�
дящегося в недостатке, равна выходу продукта реакции.

Задача 4.7. Определите равновесные концентрации
СО2 и СО, если реакция

С(графит) + СО2(г)� 2СО(г)

протекает при 1000 К в закрытом сосуде объемом 2 л, про�
дукты в начальный момент отсутствуют, исходная масса
газообразного СО2 равна 44 г. Графит взят в избытке. Оце�
ните, на сколько изменится давление в системе при рав�
новесии по сравнению с исходным.

Р е ш е н и е. Рассчитаем начальную молярную концен�
трацию СО2:

� � �
20,CO 44/(44 2) 0,5 моль/л.c

Воспользуемся значением Kс,1000 = 0,013, полученным
в задаче 4.1. Примем, что в результате протекания реак�
ции до установления равновесия прореагировало х моль/л
СО2 и образовалось в соответствии со стехиометрией реак�
ции 2х моль/л СО. Тогда равновесная концентрация СО2

составит (0,5 – х) моль/л.
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Таблица материального баланса будет иметь вид:

Запишем выражение для Kс нашей реакции и подста�
вим в него выражения для равновесных концентраций СО2

и СО из данной таблицы:

� � �
�

2

2 2
равн,CO

равн,CO

(2 )
0,013.

5c

с х
K

с х

Решая уравнение относительно х, находим х = 0,0387
моль/л. Таким образом, равновесные концентрации:

[CO] = 2 � 0,0387 = 0,0774 моль/л;

[CO2] = 0,5 – 0,0387 = 0,4613 моль/л.

Найдем исходное давление в системе:

Р0 = сRT = 0,5 � 0,082 � 1000 = 41 атм.

При равновесии

Р = (2х + 0,5 – х)RT = 44,173 атм,

т. е. давление увеличилось на 3,173 атм, поскольку в ре�
зультате реакции увеличилось число молей газообразных
веществ.

Задача 4.8. Запишите выражение для константы хи�
мического равновесия гетерогенной химической реакции:

H2(г) + I2(к)� 2HI(г).

В каком направлении сместится равновесие данной
химической реакции при увеличении общего давления в
5 раз?

Р е ш е н и е. Константу гетерогенного химического
равновесия можно записать через отношение равновесных
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концентраций или равновесных относительных парциаль�
ных давлений газообразных реагентов:

�

�
2

2

2

2
HI

H

[HI]
;

[H ]

.

c

p

K

p
K

p

При увеличении общего давления в 5 раз парциальные
давления газообразных реагентов водорода и иодида во�
дорода увеличатся в 5 раз. Скорость прямой реакции при
этом увеличится в 5 раз, а скорость обратной реакции уве�
личится в 25 раз. Следовательно, равновесие в данной ге�
терогенной реакции сместится влево, количество получа�
емого продукта иодида водорода уменьшится в 5 раз.

Задача 4.9. При адсорбции 42,5 г аммиака мелкоразд�
робленным железом выделилось 177,8 кДж теплоты. Рас�
считайте тепловой эффект адсорбции.

Р е ш е н и е. Тепловым эффектом адсорбции называют
количество теплоты, выделяемое при поглощении 1 моль
адсорбата поверхностью адсорбента. Молярная масса ам�
миака М = 17 г/моль. Количество молей аммиака, кото�
рый адсорбировался в данном процессе, составило n =
= 42,5/17 = 2,5 моль.

Теперь можно рассчитать тепловой эффект адсорбции:

� � � � �адс
177,8 71,12 кДж/моль.

2,5
H

Задача 4.10. Рассчитайте степень заполнения поверх�
ности адсорбента молекулами адсорбата, равновесная кон�
центрация которого с = 10–5 моль/л. Константа адсорбции
Ka = 100 м3/моль.

Р е ш е н и е. Степень заполнения поверхности можно
рассчитать по уравнению Лэнгмюра:

�

�

� � �� � � � �
� � �� � �

5 3
a

5 3
a

100 10 10 1 0,5.
1 1 11 100 10 10

K c
K c

Задача 4.11. Рассчитайте, сколько литров фосгена
адсорбируется на 25 м2 площади активированного древес�
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ного угля, если величина адсорбции составляет Г = 2�10–5

моль/м2?
Р е ш е н и е. Определим число молей газа, поглощае�

мого 25 м2 адсорбента:

n = Г � S = 2�10–5 � 25 = 5�10–4 моль.

Моль любого газа при нормальных условиях (н. у.) за�
нимает объем 22,4 л. Следовательно, согласно пропорции
объем адсорбированного фосгена составил

V = 22,4 � 5�10–4 = 1,1�10–2 л.

ЗАДАЧИ
ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОГО РЕШЕНИЯ

4.1. Рассчитайте значение константы равновесия Kс

гетерогенного химического процесса:

СаО(к) + Н2О(г)� Са(ОН)2(к)

при температуре 298 К.
4.2. Рассчитайте значение константы равновесия Kс

гетерогенного химического процесса:

С(к) + 2Н2О(г)� СО2(г) + 2Н2(г)

при температуре 298 К.
4.3. Рассчитайте значение констант равновесия Kр и

Kс химического процесса:

СаО(к) + СО2(г)� СаСО3(к)

при температуре 298 К.
4.4. Рассчитайте значение констант равновесия Kр и

Kс гетерогенного химического процесса:

2С(к) + О2(г)� 2СО(г)

при температуре 500 К без учета зависимости энтальпии
и энтропии реакции от температуры.

4.5. Рассчитайте значение константы равновесия Kc

гетерогенного химического процесса:

Ca(к) + 2H2O(г)� Ca(OH)2(к) + H2(г)

при температурах 298 и 500 К без учета зависимости эн�
тальпии и энтропии реакции от температуры.
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4.6. Рассмотрите зависимость константы химическо�
го равновесия от температуры. Рассчитайте значение кон�
станты равновесия Kр химического процесса:

2SO2(г) + O2(г)� 2SO3(г)

при температурах 1000, 1100 и 1200 К без учета зависи�
мости энтальпии и энтропии реакции от температуры.

4.7. Для химической реакции:

3H2(г) + N2(г)� 2NH3(г)

рассчитайте значение константы равновесия Kc, если на�
чальные концентрации реагентов составляли: �

2H 2,2c
� �

2 3N NHмоль/л, 1,5 моль/л, 0,4 моль/л,c c  а к моменту уста�
новления химического равновесия содержание NH3 в рав�
новесной смеси составилo 1,6 моль/л.

4.8. Определите константу равновесия Kc обратимой
химической реакции:

А(г) + В(г)� 2D(г),

если при смешении 1,2 моль А с 1 моль В к моменту уста�
новления равновесия образовалось 0,6 моль D.

4.9. В реакции, протекающей по уравнению

2НСl(г)�Н2(г) + Сl2(г),

исходное давление рНСl = 2�105 Па.
К моменту достижения равновесия парциальное дав�

ление водорода достигло 8�104 Па. Определите константу
равновесия Kр.

4.10. В сосуде объемом 10 л находится 43,8 г хлорво�
дорода. После нагревания до некоторой температуры по
реакции

2НCl(г)�Н2(г) + Cl2(г)

образовалось 28,4 г хлора. Рассчитайте константу равно�
весия химического процесса Kc.

4.11. Рассчитайте температуру, при которой стандарт�
ное состояние гомогенной системы:

3H2(г) + N2(г)� 2NH3(г)

будет равновесным.
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4.12. Определите равновесные концентрации в гетеро�
генной системе

АВ(г)� А(г) + В(к),

в которой при некоторой температуре установилось рав�
новесие, если в начале реакции в реакторе объемом 10 л
находилось 6 моль АВ, а значение Kc составило 0,9.

4.13. В реактор объемом 100 л помещено 144 г Н2О и
168 г СО. После нагревания до некоторой температуры в
системе

H2O(г) + СО(г)�H2(г) + CО2(г)

установилось равновесие, количество СО2 при этом соста�
вило 88 г. Рассчитайте значение константы равновесия Kc

процесса.
4.14. Как изменится количество оксида магния MgO,

получаемого в результате гетерогенной химической реак�
ции:

2Mg(к) + CO(г)� 2MgO(к) + C(к),

если концентрацию газообразного реагента СО уменьшить
в 10 раз?

4.15. Как изменится количество кислорода, получае�
мого в результате гетерогенной химической реакции:

2S(к) + 2H2O(г)� O2(г) + 2H2S(г),

если концентрации других газообразных реагентов умень�
шить в 10 раз?

4.16. Определите равновесные концентрации всех ве�
ществ реакции

СО2(г) + Н2(г)� СО(г) + Н2О(г),

если в начале реакции смешали СО2 и Н2 с концентрация�
ми 2,2 и 1,2 моль/л соответственно. Константа равнове�
сия реакции Kc = 0,6.

4.17. Газообразные водород и хлор смешали в закры�
том сосуде при давлении водорода � �

2
4

H 4,5 10 Паp  и дав�
лении хлора � �

2
4

Cl 2,6 10 Па.p  В результате реакции

Н2(г) + Cl2(г)� 2НCl(г)
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установилось равновесие при парциальном давлении НCl,
равном 3,2�104 Па. Рассчитайте константу равновесия Kp

данной реакции и равновесные концентрации реагентов
при температуре 298 К.

4.18. В обратимой гомогенной реакции:

СОСl2(г)� СО(г) + Сl2(г)

равновесие установилось при следующих парциальных
давлениях:

� � �
2 2равн,COCl равн,CO равн,Cl20 кПа, 50 кПа, 60 кПа.p p p

Рассчитайте новые парциальные давления всех ком�
понентов, если при той же температуре общее давление
уменьшили в 2 раза.

4.19. Определите равновесные давления всех газов в
равновесной системе:

2НI(г)�Н2(г) + I2(г)

при Т = 1000 К, если в начальный момент система состоя�
ла только из иодоводорода при давлении 1,5�105 Па.

4.20. Константа равновесия реакции

А(г) + В(г)� 2D(г)

Kp = 0,9. Начальное состояние системы: рА = 200 кПа, рВ =
= 200 кПа, рD = 150 кПа. Определите давления всех газов
при установлении в системе равновесия.

4.21. Как изменится количество меди, получаемой в
результате гетерогенной химической реакции:

CuO(к) + H2(г)� Cu(к) + H2O(г),

при увеличении общего давления в системе в 2 раза?
4.22. Как изменится количество азота, получаемого в

результате гетерогенной химической реакции:

2CH4N2O(к) + 3O2(г)� 2N2(г) + 2СО2(г) + 4H2O(ж),

при увеличении начального давления в системе в 2 раза?
4.23. Как изменится количество продукта Si3N4, полу�

чаемого в результате гетерогенной химической реакции:

3Si(к) + 2N2(г)� Si3N4(к),

при увеличении общего давления в системе в 2 раза?
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4.24. Как изменится общее давление в гетерогенной
системе:

2С(к) + О2(г)� 2СO(г),
если исходная концентрация кислорода составляла 0,1
моль/л, а к моменту равновесия прореагировало 30% ис�
ходного газообразного вещества? Температура 400 К.

4.25. Определите стандартное изменение энергии Гиб�
бса реакции

СОСl2(г)� СО(г) + Сl2(г),

если при 1000 К разложилось 70% фосгена СОСl2, взятого
при начальном давлении 100 кПа.

4.26. Рассчитайте температуру, при которой давление
СО2 станет равным 100 кПа, если реакция

2СО2(г)� 2СО(г) + О2(г)

протекает в замкнутом объеме. Начальное давление угле�
кислого газа составляло p = 30 кПа, продукты реакции
отсутствовали.

4.27. Рассчитайте стандартное изменение энергии Гиб�
бса в реакции

АВ(г)�А(г) + В(г),

протекающей при 550 К, если начальное количество АВ в
замкнутом объеме 10 л составляло 2,2 моль, а к моменту
равновесия в системе образовалось по 1,5 моль А и В.

4.28. Рассчитайте равновесное давление водяного пара
в системе

СО2(г) + Н2(г)� СО(г) + Н2О(г)

при 1000 К. Начальное состояние: � �
2 2CO H500 кПа,p p

� 300 кПа, продукты реакции отсутствуют.
4.29. Как изменится общее давление в гетерогенной

системе:
2PbS(к) + 3О2(г)� 2PbO(к) + 2SO2(г)

при температуре 400 К, если исходная концентрация кис�
лорода составляла 0,1 моль/л, а к моменту равновесия
прореагировало 30% исходного газообразного вещества?

4.30. Как изменится общее давление в гетерогенной
системе:

2Ag(к) + Cl2(г)� 2AgCl(к)
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при температуре 400 К, если исходная концентрация хло�
ра составляла 0,1 моль/л, а к моменту равновесия прореа�
гировало 30% газа?

4.31. Рассчитайте значение констант равновесия Kp и
Kc для химического процесса разложения пентахлорида
фосфора:

PCl5(г)� PCl3(г) + Cl2(г)

при температуре 500 К, если начальное давление PCl5 умень�
шилось с 50 до 40 кПа.

4.32. При некоторой температуре равновесные давле�
ния газов в системе

2NO2(г)�N2O4(г)
составили: � � � �

2 2 4
4 4

равн,NO равн,N O5 10 Па, 1,3 10 Па.p p  Вы�
числите равновесные давления при этой же температуре в
том же объеме, если начальная смесь будет взята при дав�
лениях реагентов: � � � �

2 2 4
4 4

NO N O2 10 Па, 1 10 Па.p p
4.33. Рассчитайте равновесные давления в системе

2NO2(г)�N2O4(г)

при температуре Т = 298 К и стандартных состояниях ве�
ществ.

4.34. Как изменится общее давление в закрытом сосу�
де, в котором протекает реакция

2А(г)� В(г),
при переходе от начального состояния (рА = 30 кПа, рВ =
= 30 кПа) к равновесному? Константа равновесия Kp = 0,5.

4.35. При постоянной температуре в гомогенной си�
стеме:

А(г) + В(г)� 2D(г)

установилось равновесие с равновесными концентрация�
ми [А] = 0,4 моль/л, [В] = 0,4 моль/л и [D] = 1,2 моль/л.
Определите новые равновесные концентрации, если в си�
стему дополнительно введено 0,6 моль/л вещества В.

4.36. Как изменится общее давление в гетерогенной
системе:

C(к) + 2Н2O(г)� CO2(г) + 2Н2(г)

при температуре 400 К, если исходная концентрация водя�
ного пара составляла 0,1 моль/л, а к моменту равновесия
прореагировало 30% исходного газообразного вещества?
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4.37. При нагревании SО2 и Сl2 с одинаковыми концен�
трациями 1 моль/л до 375 К образовалась равновесная
смесь, содержащая 0,721 моль/л SО2Сl2. Рассчитайте стан�
дартное изменение энергии Гиббса в ходе реакции

SО2(г) + Сl2(г)� SО2Сl2(г)

при этой температуре.
4.38. Тепловой эффект адсорбции аммиака мелко раз�

дробленным никелем �Hадс = –46 кДж/моль. Считая, что
адсорбция — единственный процесс, протекающий при
данных условиях, рассчитайте, сколько теплоты выдели�
лось при адсорбции 2,8 л аммиака (н. у.).

4.39. При адсорбции 2,8 г кислорода активированным
углем выделилось 1,36 кДж теплоты. Рассчитайте тепло�
вой эффект процесса адсорбции.

4.40. При адсорбции 40 л аммиака (н. у.) мелко раз�
дробленной медью выделилось 52,3 кДж теплоты. Рассчи�
тайте тепловой эффект процесса адсорбции, считая, что
адсорбция — единственный процесс, протекающий при
данных условиях.

4.41. Рассчитайте степень заполнения поверхности ак�
тивированного угля молекулами адсорбата, равновесная
концентрация которого составила 10–4 моль/л. Констан�
та адсорбции Kа = 20 м3/моль.

4.42. Рассчитайте степень заполнения поверхности ак�
тивированного угля молекулами адсорбата, равновесная
концентрация которого составила 5�10–5 моль/л. Констан�
та адсорбции Kа = 100 м3/моль.

4.43. Один грамм силикагеля имеет активную площадь
поверхности 465 м2. Сколько молей брома поглощается
100 м2 площади поверхности адсорбента, если 10 г сили�
кагеля могут адсорбировать 5�10–6 кг брома?

4.44. Активная площадь поверхности активированно�
го угля достигает 1000 м2 на 1 г угля. В процессе адсорб�
ции 1 г адсорбента поглотил 33,6 л аммиака (н. у.). Рас�
считайте величину адсорбции Г, моль/м2.

4.45. Активная площадь поверхности 1 г силикагеля
составляет 450 м2. В процессе адсорбции 10 г адсорбента
поглотили 0,5 л аммиака (н. у.). Рассчитайте величину
адсорбции Г, моль/м2.
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4.46. Рассчитайте по уравнению Лэнгмюра константу
равновесия процесса адсорбции Kа, если при равновесной
концентрации адсорбата [A] = 103 моль/м3 адсорбция (Г)
составила 10–5 моль/м3, адсорбция при максимальном за�
полнении Г� = 10–4 моль/м3.

4.47. Рассчитайте по уравнению Лэнгмюра равновес�
ную концентрацию адсорбата, если величина адсорбции
(Г) составила 10–5 моль/м3, адсорбция при максимальном
заполнении Г� = 10–4 моль/м3, константа адсорбционного
равновесия Kа = 2�10–4 м3/моль.

4.48. В гетерогенной системе:

Si(к) + 2Н2О(г)� SiО2(к) + 2Н2(г)

установилось равновесие. Определите равновесные кон�
центрации Н2О и Н2, если в начале реакции в реакторе
объемом 20 л находилось 18 г паров воды, а величина
Kc = 0,1.

4.49. В обратимой гетерогенной реакции:

Са(к) + 2Н2О(г)� Са(ОН)2(к) + Н2(г)

равновесие установилось при парциальных давлениях га�
зов: � �

2 2равн,H O равн,H40 кПа, 60 кПа.p p
Рассчитайте новые равновесные парциальные давле�

ния газов, если общее давление в системе увеличилось в
1,5 раза.

4.50. До какой температуры нужно нагреть систему

N2O4(г)� 2NO2(г),

чтобы равновесное давление N2O4 в системе стало в 5 раз
меньше равновесного начального? Начальная температу�
ра 300 К. Исходное давление обоих реагентов стандартное.

4.51. Для гетерогенной химической реакции:

2S(к) + 2H2O(г)� O2(г) + 2H2S(к)

при 400 К константа равновесия Kc = 72. Какое давление
установится в реакторе, если к моменту равновесия про�
реагирует 70% паров воды? Как нужно изменить давле�
ние в системе для увеличения количества получаемого по
данной реакции кислорода в 10 раз?
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4.52. Определите константу равновесия Kp реакции
окисления аммиака

NH3(г) + 3/4O2(г)� 1/2N2(г) + 3/2H2O(г)

при некоторой температуре, если известны константы рав�
новесия реакций образования аммиака и воды при той же
температуре:

�� � �

� � �

�
�

1

2

4
2 2 3

10
2 2 2

1/2N (г) 3/2H (г) NH (г), 5,69 10 ;

1/2O (г) H (г) H O(г), 1,16 10 .

p

p

K

K

4.53. Как изменится выход оксида углерода по реак�
ции

�� � � ��2 2 2982C(к) O (г) 2CO (г), 221кДж,r H

если общее давление в закрытой системе уменьшить в
4 раза и одновременно увеличить температуру на 40�С? Тем�
пературные коэффициенты равны соответственно 2 и 5.

4.54. Рассчитайте константы равновесия Kp и Kc для
реакции

А(г)� В(г)

при 600 К, если при 500 К константа равновесия Kp,500 =
= 500, а тепловой эффект реакции в этом диапазоне тем�
ператур постоянен и равен �Н = –100 кДж.

4.55. Для реакции

СО(г) + Н2О(г)� СО2(г) + Н2(г)

зависимость теплового эффекта от температуры выража�
ется уравнением

� �� � � � � � � � � � �3 3 2 547,586 10 13,01 1,255 10 7,9 10 / .r TH T T T

Вычислите константу равновесия Kp,500 при 500 К, если
при 298 К Kp,298 = 1,061�105.

4.56. Определите равновесные концентрации всех ве�
ществ в сложной реакции, протекающей в газовой фазе:

�� � � �
� �

�
�

1

2

3A(г) B(г) D(г) M(г), 1,5 10 ;

2M(г) N(г) B(г), 10.
c

c

K

K

Исходная смесь: вещества А и В с одинаковой концен�
трацией 1 моль/л.
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MНОГОВАРИАНТНЫЕ ЗАДАЧИ

4.1. Выберите уравнение химической реакции в соот#
ветствии с вашим вариантом. Напишите выражение кон#
станты химического равновесия Kc для приведенной в таб#
лице 4.1 обратимой химической реакции.
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4.2. Для вашей реакции рассчитайте стандартное из#
менение энергии Гиббса ��r TG  при Т1 = 298 К и заданной
температуре Т2 и значения констант равновесия Kp и Kc

для обеих температур. Сделайте вывод, в какую сторону
сместится равновесие данной системы при повышении
температуры.

4.3. Рассчитайте равновесные давления и концентра#
ции всех компонентов системы при температуре Т2 и сле#
дующих начальных условиях: давление каждого из исход#
ных газообразных реагентов равно p1, давление каждого
из газообразных продуктов реакции равно p2.

4.4. Оцените, нарушится ли равновесие в изучаемой си#
стеме, если общее давление в реакторе увеличить в 2 раза.
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4.5. Предложите способы увеличения выхода продук�
тов в заданной обратимой химической реакции.

При ответах на вопросы можно допустить, что:
� � �� �иr T r TH S  не зависят от температуры;
� ко всем газообразным компонентам системы примени�

мы законы идеальных газов.

ОТВЕТЫ НА ЗАДАЧИ
ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОГО РЕШЕНИЯ

К ГЛАВЕ 4

4.1. Kp = 3,23�1011. 4.2. Kc = 3,8�10–13. 4.3. Kp = 6,77�1022;
Kc = 1,65�1024. 4.4. Kp = 2,7�1032; Kc = 6,6�1030. 4.5. Kc,298 =
= 6�1078; Kc,1000 = 3�1017. 4.6. Kp,1000 = 2,564; Kp,1100 = 0,298;
Kp,1200 = 0,05. 4.7. Kc = 44,44. 4.8. Kc = 0,57. 4.9. Kp = 4.
4.10. Kc = 1. 4.11. Травн = 466 К. 4.12. [AB] = 0,32 моль/л;
[A] = 0,28 моль/л. 4.13. Kc = 0,167. 4.14. Уменьшится в
10 раз. 4.15. Увеличится в 10 раз. 4.16. [СО2] = 1,52 моль/л;
[Н2] = 0,52 моль/л; [СО] = 0,68 моль/л; [Н2О] = 0,68 моль/л.
4.17. Kp = 3,53; [Н2] = 0,012 моль/л; [Cl2] = 0,004 моль/л;
[HCl] = 0,013 моль/л. 4.18. � �

2равн,COCl равн,CO0,6 кПа;p p
� �

2равн,Cl 9,4 кПа.p  4.19. рравн,HI = 1,16�105 Па; �
2равн,Hp

� � �
2

4
равн,I 1,7 10 Па.p  4.20. рравн,А = рравн,В = 186,5 кПа;

рравн,D = 177 кПа. 4.21. Не изменится. 4.22. Уменьшится в
2 раза. 4.23. Увеличится в 4 раза. 4.24. Увеличится на
100 кПа. 4.25. �� � �1000 4064 Дж.G  4.26. Т = 3070 К.
4.27. �� � �550 12,2 кДж.G  4.28. �

2равн,H O 190 кПа.p  4.29. Умень�
шится на 33 кПа. 4.30. Уменьшится на 99 кПа. 4.31. Kp =
= 0,025; Kc = 6,1�10–4. 4.32. � � �

2 2 4
4

равн,NO равн,N O5,8 10 Па;p p
� � 51,71 10 Па. 4.33. � � �

2 2 4
4

равн,NO равн,N O7,28 10 Па;p p
� � 51,14 10 Па.  4.34. Увеличится в 1,23 раза. 4.35. [А] =
= 0,27 моль/л; [В] = 0,87 моль/л; [D] = 1,46 моль/л.
4.36. Увеличится на 51 кПа. 4.37. �� �375 6,94 кДж.G
4.38. 5,75 кДж. 4.39. DHадс = –15,54 кДж/моль. 4.40. DHадс =
= –29,3 кДж/моль. 4.41. 0,67. 4.42. 0,83. 4.43. 6,7�10–5 моль.
4.44. Г = 1,5�10–3 моль/м2. 4.45. Г = 5�10–6 моль/м2.
4.46. Kа = 1,1�10–4 м3/моль. 4.47. [А] = 5�102 моль/м3.
4.48. [Н2О] = 0,04 моль/л; [Н2] = 0,01 моль/л. 4.49. �

2равн,H Op
� �

2равн,H50 кПа; 100 кПа.p  4.50. 395 К. 4.51. рравн = 1,16�
�105 Па; увеличить в 10 раз. 4.52. Kp = 1,5. 4.53. Умень�
шится в 4 раза. 4.54. Kp,600 = Kc,600 = 9,06. 4.55. Kp,500 =
= 27,54. 4.56. [А] = 0,952 моль/л; [B] = 0,961 моль/л;
[D] = 0,048 моль/л; [M] = 0,029 моль/л; [N] = 0,009 моль/л.
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ХИМИЧЕСКАЯ КИНЕТИКА

Как было показано ранее, химическая термодинамика
позволяет предсказать принципиальную возможность или
невозможность самопроизвольного течения химических
реакций, а также рассчитать равновесные концентрации
реагирующих веществ. Однако знания рассмотренных за�
кономерностей еще недостаточно, чтобы предсказать ре�
альную возможность химической реакции, определить
скорость реакции, ее механизм, а также управлять про�
цессом. Быстрота реакции часто не связана со значением
изменения ее энергии Гиббса. Например, термодинами�
ческая вероятность реакции окисления водорода до воды

�� � � � �2 2 2 298H 1/2O H O(ж), 237,2 кДж/мольG

значительно выше, чем вероятность реакции нейтрализа�
ции с образованием воды

� � �� � � � �2 298H OH H O(ж), 79,9 кДж/моль.G

В то же время первая реакция в обычных условиях без
катализатора практически не идет, а вторая реакция про�
текает почти мгновенно.

Скорость и механизм химических реакций изучает
химическая кинетика.

5.1.
СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ

Общие понятия. Скорость химической реакции равна
изменению количества вещества в единицу времени в еди�
нице реакционного пространства. В зависимости от типа
химической реакции (гомогенная или гетерогенная) ме�
няется характер реакционного пространства.
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Гомогенной реакцией называется реакция, протекаю�
щая в однородной среде (в одной фазе). Гетерогенные ре2
акции протекают на границе раздела фаз, например твер�
дой и жидкой, твердой и газообразной.

Реакционным пространством гомогенных реакций яв�
ляется объем, заполненный реагентами. Так как отноше�
ние количества вещества к единице объема называется
концентрацией с, то скорость гомогенной реакции равна
изменению концентрации любого из исходных веществ
или продуктов реакции во времени. Различают среднюю
и мгновенную скорости реакции. Средняя скорость реак�
ции равна

� � � � � � � �� ��2 1 2 1( )/( ) / ,c c c (5.1)

где с2 и с1 — концентрации исходного вещества в момен�
ты времени *2 и *1.

Знак «–» означает, что концентрация исходного веще�
ства уменьшается. В ходе реакции изменяются концент�
рации реагирующих веществ и соответственно скорость
реакции.

Скорость реакции в данный момент времени, или мгно�
венная (истинная) скорость реакции �, равна

� = +dc/d*. (5.2)

Скорость реакции принимается всегда положитель�
ной, поэтому производная концентраций исходных ве�
ществ берется со знаком «–», а продуктов реакции — со
знаком «+».

Из определения скорости реакции и анализа уравнения
(5.2) следует, что скорость реакции в системе СИ имеет еди�
ницу измерения [моль�м–3�с–1], однако также используют�
ся и другие единицы измерения: [моль�л–1�с–1], [моль�см–3�
�с–1], [моль�см–3�мин–1].

В ходе реакции изменяются концентрации всех исход�
ных веществ и продуктов реакции. Если у всех реагентов
одинаковые стехиометрические коэффициенты, то измене�
ния их концентраций (по модулю) во времени также оди�
наковы. Например, для реакции СО + H2O(г) = СО2 + H2:

� � � � �
� � � �

2 2 2CO H H OCO .
dc dc dcdc

d d d d
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Если стехиометрические коэффициенты в уравнении
химической реакции разные, то и скорости изменения
концентраций реагентов будут разными. В общем виде для
реакции bB + dD = lL + mM:

� � � � � � � � �
� � � �
L M B D1 1 1 1 .

dc dc dc dc
l d m d b d d d

Например, для реакции СH4 + 2H2O(г) = СО2 + 4H2

� � � � �
� � � �

2 2 4 2CO H CН H O .
4 2

dc dc dc dc

d d d d

Как видно, концентрация H2O изменяется в 2 раза, а
концентрация H2 изменяется в 4 раза быстрее, чем кон�
центрации СH4 и СО2. Это и понятно, так как в ходе реак�
ции на 1 моль СH4 расходуются 2 моль H2O и образуются
1 моль СО2 и 4 моль H2. Поэтому в уравнении скорости ре�
акции указывают конкретный реагент (продукт реакции
или исходное вещество).

Скорость реакции зависит от природы реагирующих
веществ. Некоторые реакции, например взрывы, проте�
кают мгновенно, другие могут идти годами. На скорость
реакции влияют многие факторы: концентрация реаген�
тов, температура, катализаторы, внешние воздействия,
например излучения, пластическая деформация.

Зависимость скорости реакции от концентрации реа

гентов. Чтобы произошла реакция, необходимо столкно�
вение реагирующих частиц. При одной и той же темпера�
туре число столкновений растет с увеличением числа реа�
гирующих частиц в единице объема, т. е. с возрастанием
концентрации реагентов. Соответственно скорость реак�
ции повышается с увеличением концентраций реагирую�
щих веществ. Скорость необратимой реакции:

bB + dD = lL + mM
равна

� � B D
B D ,n nkc c (5.3а)

где k — константа скорости реакции; nB и nD — коэффи�
циенты, называемые порядками реакции по веществам B
и D.
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Уравнение (5.3) называется кинетическим уравнением
химической реакции.

Константа скорости реакции k не зависит от концент�
рации реагентов, но зависит от их природы и температу�
ры. Из уравнения (5.3) следует, что при cB = cD = 1 (напри�
мер, 1 моль/л) константа скорости реакции численно рав�
на скорости реакции. Из этого же уравнения видно, что
размерность константы скорости реакции зависит от по�
рядка реакции, поскольку размерность скорости реакции
для всех гомогенных реакций одинакова.

Например, в случае реакции диссоциации молекулы

А2 = 2А,

для которой порядок по веществу А2 равен единице, и ско�
рость реакции равна

� �
2A .kc (5.3б)

Единицу измерения константы скорости k данной реак�
ции можно определить, исходя из анализа единиц измере�
ния величин, входящих в уравнение (5.3б): � [моль�л–1�с–1],
c [моль�л–1]. Следовательно, единица измерения констан�
ты скорости данной реакции первого порядка k [с–1].

Итак, скорость реакции пропорциональна произведе�
нию концентраций реагентов в степенях, называемых по�
рядками реакции по реагентам.

ПОРЯДОК ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ

Сумма порядков реакции по реагентам называется
порядком реакции n:

�� ,in n (5.4)

где ni — порядок реакции по i�реагенту.
Например, в уравнении (5.3а) порядок рассматривае�

мой реакции равен

n = nD + nB.

Теоретически предсказать порядок реакции трудно,
его определяют экспериментально. Порядок реакции зави�
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сит от ее сложности. Если реакция простая, т. е. протека�
ет в одну стадию, то порядок реакции равен сумме стехио�
метрических коэффициентов:

� �� ,in

где 
i — стехиометрический коэффициент, т. е. коэффи�
цент перед формулой i�вещества в уравнении реакции.

Например, если реакция

bB + dD = lL + mM

протекает в одну стадию, т. е. является простой, то nB = b
и nD = d и соответственно n = b + d.

В этом случае кинетическое уравнение для указанной
одностадийной реакции принимает вид

� � B D
b dkc c (5.5)

и называется законом действующих масс для химической
кинетики.

Однако в большинстве случаев реакции многостадий�
ны. Для многостадийных реакций порядки реакции по
реагентам, как правило, не совпадают со стехиометричес�
кими коэффициентами, а общий порядок реакции не ра�
вен сумме стехиометрических коэффициентов. Соответ�
ственно в этом случае для расчета скорости реакции ис�
пользуют кинетическое уравнение (5.3), а не его частный
случай — закон действующих масс для кинетики (см.
уравнение (5.5)).

Наиболее часто встречаются реакции первого, второ�
го, иногда третьего порядков. Некоторые реакции имеют
дробный порядок, например 0,5 и 1,5. Реакции более вы�
сокого порядка, чем третий, неизвестны.

Итак, порядок простой (одностадийной) реакции ра�
вен сумме стехиометрических коэффициентов, а порядок
сложной (многостадийной) реакции меньше этой суммы.

Скорость реакции первого порядка. Гомогенная одно�
сторонняя химическая реакция первого порядка харак�
теризуется кинетическим уравнением:

� = kc. (5.6)
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Первый порядок, например, имеют реакции диссоциа�
ции или разложения молекул:

H2 = 2H;

2N2O5 = 4NO2 + O2;

CH3OCH3 = СH4 + H2 + СО.

По уравнению (5.2):
� = –dc/d*.

Приравнивая уравнения (5.2) и (5.6) и разделяя пере�
менные, получаем

dc/c = –kd*.

Решение данного уравнения для начального условия
с�=0 = c0 приводит к выражению

с = с0e–k�. (5.7)

Подставляя уравнение (5.7) в (5.6), найдем выраже�
ние для определения скорости реакции первого порядка:

� = kc0e–k�. (5.8)

Как видно, концентрация реагентов и скорость реак�
ции первого порядка уменьшаются во времени по экспо�
ненциальному закону. Уравнение (5.7) можно записать в
логарифмическом виде:

ln(c0/c) = k*; (5.9а)

lnc = lnc0 – k*. (5.9б)

Преобразуя уравнение (5.9а), найдем выражение для
определения константы скорости реакции:

�
�
0ln( / )

.
c c

k (5.10)

Так как ln(c0/c) является безразмерной величиной, то
константа скорости реакции первого порядка имеет еди�
ницу измерения, обратную единице измерения времени
[k] = [с–1].

Поскольку уравнение (5.9б) — это уравнение прямой,
из графика изменения логарифма концентрации реагента
во времени (рис. 5.1а) легко определяется константа ско�
рости реакции:

k = tg� = �lnc/�*.
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В качестве критерия скорости реакции нередко ис�
пользуется период полупревращения (полураспада) *1/2,
равный времени, в течение которого концентрация реа2
гента уменьшается вдвое по сравнению с начальной кон2
центрацией, т. е. c1/2 = c0/2. Подставляя с = c1/2 = c0/2 и
* = *1/2 в уравнение (5.10) и преобразуя его, получаем

� � �1/2
0,693ln2 .

k k
(5.11)

Как видно, период полупревращения реагента в слу�
чае реакции первого порядка не зависит от начальной кон�
центрации, а определяется лишь константой скорости ре�
акции. По уравнению (5.11) можно рассчитать константу
скорости реакции, если известен период полупревращения.

Скорость реакции второго порядка. Скорость односто�
ронней гомогенной реакции второго порядка для двух ре�
агентов А и В подчиняется кинетическому уравнению:

� = kcАcВ. (5.12)
При условии равенства начальных концентраций ве�

ществ сА = сВ или в случае, когда реагируют одинаковые
частицы, можно записать

� = kc2. (5.13)
Второй порядок имеют, например, реакции разложе�

ния иодида водорода и диоксида азота, протекающие в га�
зовой фазе:

2HI = H2 + I2;

2NO2 = 2NO + O2.

Рис. 5.1
Изменение концентраций исходных веществ во времени для реакций

первого (а) и второго (б) порядков

а б
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Как показывает анализ, характер изменения концен�
трации реагента во времени одинаков как для (5.12), так
и (5.13), поэтому в дальнейшем будем рассматривать бо�
лее простое уравнение (5.13).

Используя уравнение (5.2) и разделяя переменные,
получаем

dc/c2 = –kd*.

Решение уравнения для начального условия с�=0 = c0

имеет вид

� � �
0

1 1 k
с с

(5.14)

или
�

� �
0

0
.

1
c

c
kc

(5.15)

Как видно, концентрация реагента изменяется во вре�
мени по сложному закону. Величина, обратная концент�
рации, растет во времени линейно. Из уравнения (5.14)
получим выражение для константы скорости реакции:

� �� �� �� 	 
0

1 1 1 .k
c c

(5.16)

Из анализа единиц измерения величин уравнения (5.16)
с [моль�л–1] и * [с] получим единицу измерения константы
скорости реакции второго порядка k [л�моль–1�с–1]. Кон�
станту скорости реакции можно определить графически
по экспериментальной кривой (рис. 5.1б):

�� � �
��

(1/ )
tg .

c
k

Период полупревращения в данном случае уменьша�
ется с ростом концентрации реагента:

*1/2 = 1/kc0. (5.17)

По уравнению (5.17) можно рассчитать константу ско�
рости реакции, если известны период полупревращения и
начальная концентрация реагента.

Скорость реакции третьего порядка. Скорость односто�
ронней гомогенной реакции третьего порядка для трех ре�
агентов А, В и D подчиняется кинетическому уравнению:

� = kcАcВсD. (5.18)
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При условии равенства начальных концентраций сА =
= сВ = cD или если реагируют одинаковые частицы, полу�
чаем уравнение

� = kc3. (5.19)

Третий порядок имеет, например, реакция взаимодей�
ствия хлора с оксидом азота (II), протекающая в газовой
фазе:

Cl2 + 2NO = 2NOCl.

Используя уравнение (5.2) и разделяя переменные,
получаем

dc/c3 = –kd*.

Решение уравнения для начального условия с�=0 = c0

имеет вид

� � �
2 2

0

1 1 2k
с с

(5.20)

или

�
� �

0
2

2
2
0

.
1 2

c
c

kc
(5.21)

Концентрация реагента изменяется во времени по слож�
ному закону. Величина, обратная квадрату концентрации,
растет во времени линейно. Из уравнения (5.20) запишем
выражение для константы скорости реакции

� �� �� ,- . /2 2
0

1 1 1 .
2

k
c c

(5.22)

Из анализа единиц измерения уравнения (5.21) * [с] и
с [моль�л–1] получим единицу измерения константы ско�
рости реакции третьего порядка k [л2�моль–2�с–1].

Период полупревращения для реакции третьего поряд�
ка рассчитывается по формуле

� �1/2 2
0

3 .
2kc

(5.23)

Таким образом, характер изменения концентрации
реагента во времени, период полупревращения и единица
измерения константы скорости реакции зависят от поряд�
ка реакции.
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КИНЕТИКА ОБРАТИМЫХ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ

Обратимые реакции протекают в прямом и обратном
направлениях, поэтому при расчете скорости процесса
необходимо учитывать скорости прямых и обратных ре�
акций. Например, для реакции

А + В�АВ

� � �� � � �
� �� �

A B AB,kc c kc (5.24)

где �
�

 и �
�

— скорости прямой и обратной реакций; 
�
k  и�

k — константы скоростей прямой и обратной реакций.
По мере протекания реакции концентрации исходных

веществ уменьшаются, а продуктов реакции — растут.
При некоторых концентрациях исходных веществ и про�
дуктов реакции скорости прямой и обратной реакций ста�
новятся равными:

� � � � �
� �

, 0. (5.25)

Уравнение (5.25) является кинетическим условием
химического равновесия. С учетом уравнений (5.24) и
(5.25) получаем

�
� �
[A][B] [AB]k k

или

�
�
�[AB]

,
[A][B]

k
k

где [A], [B] и [AB]—  относительные (безразмерные) рав�
новесные концентрации веществ А, В и АВ. Левая и пра�
вая части уравнения равны константе равновесия:

� �
�
� [AB]

.
[A][B]

c
kK
k

(5.26)

Уравнение (5.26) является выражением закона дей2
ствующих масс.

Например, для реакции

��� � ���
�

�

�
�

2

2 2
2 2

[HI]
H I 2HI; .

[H ][I ]

k
c

k

kK
k

Итак, для обратимых химических реакций необходи�
мо учитывать скорость как прямых, так и обратных реак�
ций. Константа химического равновесия равна отношению
констант скоростей прямой и обратной реакций.
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ОСОБЕННОСТИ КИНЕТИКИ
ГЕТЕРОГЕННЫХ РЕАКЦИЙ

Гетерогенные реакции идут на поверхности раздела
фаз, которая и служит реакционным пространством (по�
верхностью). Поэтому первой особенностью кинетики
этих реакций является влияние площади реакционной
поверхности на скорость реакции.

Если суммарная площадь поверхности равна S, то об�
щая скорость гетерогенной реакции первого порядка опи�
сывается уравнением

� = kcS, (5.27)

где с — концентрация реагента (газообразного или жид�
кого).

Единицы измерения скорости и константы скорости
гетерогенной реакции отличаются от единиц измерения
соответствующих величин гомогенной реакции. Единица
измерения скорости гетерогенной реакции — [моль�с–1],
константы скорости реакции первого порядка — [м�с–1].
Если в реакции непосредственно участвует твердое ве2
щество, то в кинетическое уравнение не входит его кон2
центрация, так как она постоянна. Роль твердого тела в
кинетике отражается путем введения площади его поверх�
ности, на которой идет реакция, в кинетическое уравне�
ние. Например, кинетика гетерогенной реакции:

CaO(к) + CO2 = CaCO3(к)

описывается уравнением

� �
2CO .kc S

Иногда важно знать удельную скорость реакции, т. е.
скорость реакции, отнесенную к единице площади реак�
ционной поверхности, которая для реакции первого по�
рядка описывается уравнением

�� � � .S kc
S

(5.28)

В единицу измерения удельной скорости реакции вхо�
дит единица измерения площади, например [моль�с–1�м–2].

Скорость некоторых гетерогенных реакций не зависит
от концентрации реагентов в растворе. Такие реакции
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имеют нулевой порядок. Можно легко показать, что в этом
случае концентрация и скорость реакции линейно умень�
шаются во времени:

с = с0 – k* и � = �0 – k*.

Большинство гетерогенных реакций имеет порядок,
отличающийся от нулевого, нередко дробный порядок.

В ходе реакции уменьшается концентрация реагента
в зоне реакции cS по сравнению с его концентрацией в объе�
ме cV из�за расхода реагента.

Поэтому в уравнение скорости реакции входит концен�
трация реагента в зоне реакции cS:

� = kсSS (5.29)
или

�S = kсS. (5.30)

Поэтому скорость гетерогенной химической реакции
зависит от скорости подвода реагента в зону химиче2
ской реакции, что является второй особенностью этих
реакций.

Наибольшее изменение концентрации реагента проис�
ходит в тонком слое около реакционной поверхности, на�
зываемом диффузионным слоем. Перенос вещества в этом
слое осуществляется в основном за счет диффузии. Ско�
рость диффузии в этом слое �Д в наиболее простом виде
описывается уравнением

�Д = D(cV – cS)S/�, (5.31)

где D — коэффициент диффузии, [м2�с–1]; � — толщина
диффузионного слоя.

Коэффициент диффузии в основном зависит от темпе�
ратуры, а также от природы реагентов и среды. Толщина
диффузионного слоя уменьшается при перемешивании,
что приводит к увеличению скорости подвода реагентов.
Если скорость диффузии ниже скорости реакции �Д� �,
то процесс лимитируется диффузией. Если скорость диф�
фузии достаточно высока �Д� �, то говорят о кинетичес�
ком контроле, т. е. процесс лимитируется собственно хи�
мической реакцией. Если �Д и � соизмеримы, то говорят
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о смешанном контроле. Реальная скорость реакции опре�
деляется с учетом уравнений (5.29) и (5.31). При стацио�
нарном состоянии �Д = �.

Кинетика гетерогенных химических реакций суще�
ственно осложняется, если в ходе реакции изменяется со�
стояние поверхности, например образуется новая фаза:

Ni(к) + 1/2O2 = NiO(к).

Скорость обратимых гетерогенных, как и гомогенных,
реакций зависит от скоростей прямой �

�
 и обратной �

�
 ре�

акций:
� � �� �
� �

.

Константа равновесия гетерогенной химической реак�
ции также равна отношению констант скоростей прямой
и обратной реакций:

�
�
� .c
kK
k

Количественной характеристикой реакций, в которых
участвуют только твердые фазы (твердофазных реакций),
служит степень превращения �i:

�i = Ni/Ni,исх,

где Ni и Ni,исх — число молей i�го реагента соответственно
к моменту времени * и в исходной системе.

Скорость твердофазной реакции �т.ф.р описывается урав�
нением

�т.ф.р = d�i/d�

и в основном определяется скоростью диффузии реагентов.
Итак, общая скорость необратимой гетерогенной хи�

мической реакции зависит, а удельная скорость реакции
не зависит от площади реакционной поверхности. На ско�
рость гетерогенной химической реакции влияют процес�
сы переноса реагентов в зону реакции.

Скорость обратимой реакции определяется разностью
скоростей прямой и обратной реакций.
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5.2.
ВЛИЯНИЕ ТЕМПЕРАТУРЫ

НА СКОРОСТЬ РЕАКЦИЙ

Правило Вант
Гоффа. Повышение температуры уско�
ряет большинство химических реакций. Согласно прави�
лу Вант�Гоффа, при повышении температуры на 10 К ско�
рость многих простых реакций увеличивается в 2–4 раза:

�� � � � 2 1( )/10
2 1 ,T T (5.32)

где �2 и �1 — скорости реакции при температурах Т2 и Т1;

 — температурный коэффициент, показывающий во сколь�
ко раз возрастает скорость при увеличении температуры
на 10�. Температурный коэффициент эндотермической
реакции всегда выше температурного коэффициента эк�
зотермической реакции (
энд > 
экз). Уравнение (5.32) при�
менимо для ориентировочных расчетов в случае проведе�
ния химических реакций при невысоких температурах
(273–373 К).

Уравнение Аррениуса. В 1889 г. шведский ученый
С. Аррениус на основании экспериментов вывел уравне�
ние, которое названо его именем:

�� a( / )
0 ,E RTk k e (5.33)

где k — константа скорости реакции; k0 — предэкспонен�
циальный множитель; e — основание натурального лога�
рифма; Еа — постоянная, называемая энергией актива�
ции, определяемая природой реакции и реагентов. Значе�
ние Еа для химических реакций лежит в пределах 40–400
кДж/моль.

Если при изменении температуры концентрация ре�
агентов остается постоянной, то зависимость скорости ре�
акции от температуры описывается уравнением

� = �0exp[–Еа/(RT)],

где �0 = � при Еа = 0.
Уравнение (5.33) можно представить в виде

lnk = lnk0 – Еа/(RT) (5.34а)
или

lgk = lgk0 – Еа/(2,3RT). (5.34б)
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Графическое изображение урав�
нения (5.34б) — уравнения прямой
приведено на рисунке 5.2.

Из уравнения (5.34б) и рисун�
ка 5.2 следует

  Еа/(2,3RT) = tg� = �lgk/�(1/T).

Таким образом, определив за�
висимость логарифма константы
скорости от величины, обратной
температуре (1/Т), можно по гра�
фику (рис. 5.2) найти энергию ак�
тивации Еа и предэкспоненциаль�
ный множитель k0.

Уравнение Аррениуса позволяет проводить более точ�
ные расчеты изменения скорости реакции с увеличением
температуры, чем уравнение (5.32). Приведем уравнение
Аррениуса для двух температур:

lgk1 = lgk0 – Еа/(2,3RT1);

lgk2 = lgk0 – Еа/(2,3RT2).

Вычитая из второго уравнения первое, получаем

� �� �� �
� �

a
2 1

1 2

1 1lg( / )
2,3

E
k k

R T T
(5.35а)

или

� �� �� �
� 	

a
2 1

1 2

1 1ln( / ) .
E

k k
R T T

(5.35б)

По уравнениям (5.35а) и (5.35б) можно рассчитать от�
ношение констант скоростей реакции при двух темпера�
турах, если известна Ea. Или по ним можно рассчитать
энергию активации Ea, если известно соотношение кон�
стант скоростей реакции при двух температурах.

Если при изменении температуры концентрация реа�
гентов остается постоянной, то аналогичное уравнение
можно вывести и для скорости реакции:

� �� � � �� �
	 
1

a
2 1

2

1 1ln( / ) .
E
R T T

(5.36)

Рис. 5.2
Зависимость логарифма

константы скорости
реакции от обратной

температуры
по уравнению Аррениуса
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Итак, константа скорости реакции (а при постоянных
концентрациях и скорость реакции) возрастает с увеличе�
нием температуры по экспоненциальному закону. В соот�
ветствии с уравнением Аррениуса константа скорости ре�
акции уменьшается с ростом энергии активации. Из урав�
нения Аррениуса также следует, что чем выше энергия
активации, тем выше градиент скорости реакции по тем�
пературе. Уравнение Аррениуса позволяет рассчитывать
константы скорости (и скорости) реакции при различных
температурах.

Энергия активации. Как было показано ранее, ско�
рость химической реакции в значительной мере зависит
от энергии активации. Что такое энергия активации и по�
чему она влияет на скорость реакции? Для ответа на этот
вопрос необходимо хотя бы в общем виде рассмотреть ме�
ханизм реакции на основе теории переходного состояния.

В ходе химической реакции разрушаются одни и воз�
никают другие молекулы и соединения, происходит из�
менение химических связей, т. е. перераспределение элек�
тронной плотности. Если бы старые химические связи в
ходе реакции сразу полностью разрушались, то на это по�
требовалось бы большое количество энергии и реакция
протекала крайне медленно. Как показали исследования,
в ходе реакции система проходит через переходное состоя�
ние, через образование так называемого активированного
комплекса. Например, ход реакции

АВ + DC = AD + BC
можно представить схемой

� �

� �

� �

� �

�

�

�

�
�
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��
� �
�����
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В активированном комплексе старые связи еще не раз�
рушены, но уже ослаблены, новые связи наметились, но
еще не образовались. Время существования его невелико
(порядка 10–14–10–11 с). При распаде комплекса образуют�
ся либо продукты реакции, либо исходные вещества. Для



230 ОБЩАЯ ХИМИЯ. ТЕОРИЯ И ЗАДАЧИ

образования активированного комплекса необходима энер�
гия. Система в переходном состоянии имеет более высо�
кую энергию, чем в исходном (Hнач) и конечном (Нкон) со�
стояниях (рис. 5.3).

Энергия, необходимая для перехода вещества в состо�
яние активированного комплекса, называется энергией
активации. Возможность образования активированного
комплекса и соответственно и химического взаимодейст�
вия, определяется энергией молекул. Молекула, энергия
которой достаточна для образования активированного
комплекса, называется активной. Энергия только актив�
ных молекул достаточна для образования активирован�
ного комплекса. Таким образом, скорость реакции опре�
деляется числом столкновений, в которых принимают
участие активные молекулы, кинетическая энергия кото�
рых выше предела, называемого энергией активации. Доля
активных частиц в системе изменяется под действием при�
ложенной извне энергии Е (тепловой, электрической, све�
товой и др.) согласно распределению Максвелла — Больц�
мана:

� � a /
a ,E RTN N e

где N — число исходных частиц; Nа — число активных
частиц.

Доля активных частиц:

Nа/N.

Как видно из рисунка 5.4, с увеличением температу�
ры растет доля молекул, энергия которых равна или выше

Рис. 5.3
Энергетическая диаграмма хода реакции

с образованием aктивированного комплекса
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энергии активации Еа, соответст�
венно растет доля молекул, способ�
ных к активным столкновениям
с образованием активированного
комплекса, т. е. происходит уско�
рение реакции. Чем выше энергия
активации, тем очевидно, меньше
доля частиц, способных к активно�
му взаимодействию.

Тепловой эффект реакции ра�
вен разности между энергиями ак�
тивации прямого и обратного про�
цессов: � � �

� �
а а.Н Е Е  Следователь�

но, экзотермические реакции (�H <
< 0) протекают с меньшей энерги�
ей активации, чем эндотермичес�
кие (рис. 5.3).

Высокая энергия активации, или как иногда говорят,
высокий энергетический барьер является причиной того,
что многие химические реакции при невысоких темпера�
турах не протекают, хотя и принципиально возможны
(�G < 0). Так, в обычных условиях самопроизвольно не
загораются: дерево, ткани, бумага, уголь, хлеб, керосин,
хотя изменение энергии Гиббса реакций окисления этих
веществ ниже нуля (�G < 0).

При высоких температурах доля активных частиц до�
статочно велика и реакции идут быстро. Например, при
температурах 10 000 К и выше реакции завершаются за
10–5–10–3 с. Раздел химии, изучающий реакции в низко�
температурной плазме, получил название плазмохимии.
Плазмохимические реакции уже находят применение для
очистки сточных вод, восстановления оксидов металлов,
синтеза NO из воздуха, получения тугоплавких элементов,
диокисда циркония, некоторых экзотических соединений,
например N2F4, TiN. В то же время при очень низких тем�
пературах химические реакции протекают очень медлен�
но. Для некоторых реакций (например, полимеризации
некоторых мономеров) обнаружено отклонение от зако�
на Аррениуса в области сверхнизких температур (ниже

Рис. 5.4
Распределение молекул

по энергиям при двух
температурах (Т2 > T1,

Еа — энергия активации):
1 — при Т1; 2 — при Т2.
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температуры кипения азота — 77 К) (В. И. Гольданский
и др.), заключающееся в независимости скорости реакции
от температуры в этих условиях. Скорость таких реакций
при сверхнизких температурах выше по сравнению со ско�
ростями реакций, рассчитанными по уравнению Аррениу�
са. Область химии, изучающая химические реакции при
сверхнизких температурах, называют криохимией. Кри�
охимические реакции, например, позволяют получить
вещества высокой чистоты.

Итак, энергия активации — это энергия, необходимая
для перехода частиц в состояние активированного комп�
лекса. Частицы, энергия которых равна или выше энер�
гии активации, называются активными. С ростом темпе�
ратуры растет доля этих частиц и соответственно скорость
реакции. С увеличением энергии активации доля актив�
ных молекул и скорость реакции уменьшаются.

Предэкспоненциальный множитель. Из уравнения
Аррениуса (5.33) следует, что k = k0 при Ea = 0. Можно
было бы предположить, что при Ea = 0 каждое столкнове�
ние частиц приводит к химической реакции. Кинетиче�
ская теория газов позволяет рассчитать число столкнове�
ний частиц в единицу времени (z). Как показывает опыт,
для большинства молекул k0 < z, т. е. не каждое столкно�
вение даже активных частиц приводит к реакции. Имеет�
ся еще одно условие протекания реакции — определенная
ориентация молекул, благоприятствующая перераспреде�
лению электронной плотности. Например, при взаимодей�
ствии СО и Н2О возможна их различная ориентация отно�
сительно друг друга (1) или (2):

�
�

�
� � � � � � � �� (1)

�

�
� � �� ���� � �� (2)

В первом случае ориентация молекул благоприятству�
ет, а во втором — препятствует осуществлению реакции.
Поэтому предэкспоненциальный множитель k0 включает
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в себя и фактор ориентации молекул (вероятностный или
частотно�ориентационный фактор) Рор:

k0 = z � Рор. (5.37)

Вероятностный фактор уменьшается с ростом числа и
сложности одновременно реагирующих частиц от доли
единицы до 10–9.

Таким образом, предэкспоненциальный множитель
отражает частоту столкновения и ориентацию реагирую�
щих частиц. Принципиально возможная реакция проте�
кает при соблюдении двух условий: достаточной энергии
и надлежащей ориентации частиц.

5.3.
МЕХАНИЗМЫ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ

Основные понятия. Рассмотренные выше зависимости
скорости реакций от концентрации реагирующих веществ
и температуры позволяют рассчитывать скорости многих
практически важных реакций, как протекающих в при�
родных условиях, так и в тех или иных реакторах, аппа�
ратах и устройствах. Знание кинетических уравнений и
его констант очень полезно для понимания механизма
химической реакции, т. е. последовательности протека�
ния простейших (элементарных) стадий, образования ко�
роткоживущих промежуточных частиц (интермедиатов)
реакции.

Выявление механизма химических реакций является
важнейшей фундаментальной задачей химии.

Все реакции можно подразделить на простые и слож�
ные. Простые реакции протекают в одну стадию и назы�
ваются одностадийными, или элементарными. Сложные
(многостадийные) реакции идут либо последовательно,
либо параллельно, либо последовательно — параллельно.
В свою очередь в каждой стадии реакции может участво�
вать одна молекула (мономолекулярные реакции), две
молекулы (бимолекулярные реакции) и три молекулы
(тримолекулярные реакции). Число молекул реагента, при�
нимающих участие в простейшей (элементарной) стадии,
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называется ее молекулярностью. Чаще всего встречаются
мономолекулярные и бимолекулярные реакции. Реакции
с молекулярностью больше трех неизвестны.

Одностадийные реакции. Относительно небольшое чис�
ло реакций протекает в одну стадию. К одностадийным
реакциям, например, относятся:

� реакции диссоциации

Н2 = 2Н;   Cl2 = 2Cl;   2HI = H2 + I2;

� взаимодействие монооксида азота с водородом и озоном

2NO + Н2 = N2O + Н2O;

NO + O3 = NO2 + O2.

Одностадийные реакции, как и сложные реакции, про�
текают, как правило, через образование активированного
комплекса (см. п. 5.2). Для одностадийных реакций по�
рядок реакций совпадает с молекулярностью реакции, т. е.
мономолекулярные, бимолекулярные и тримолекулярные
реакции являются соответственно реакциями первого,
второго и третьего порядка.

Кинетическое уравнение одностадийной химической
реакции (5.3) совпадает с законом действующих масс (5.5).

Сложные реакции. К сложным относят, например, ре�
акции, протекающие последовательно через несколько
стадий или параллельно.

Большинство реакций являются многостадийными.
Например, реакция

2А + 3В = А2В3

может идти через стадии

А + В = АВ (1)

А + АВ = А2В (2)

А2В + 2В = А2В3 (3)

2А + 3В = А2В3.

Если одна из этих стадий протекает значительно мед�
леннее других, то эта стадия будет определять скорость
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всего процесса и ее называют лимитирующей (скорость�
определяющей) стадией. Скорость всей реакции будет оп�
ределяться скоростью лимитирующей стадии. Например,
если лимитирующей будет стадия (1), то скорость этой ста�
дии и соответственно всей реакции будет равна

� = kcAcB.

В данном случае n = 1 + 1 = 2, т. е. порядок реакции

меньше суммы стехиометрических коэффициентов � � �� i

= 5). Обычно лимитирующая стадия записывается как не�
обратимая реакция, а другие стадии как обратимые реак�
ции. Например, реакция разложения пентаоксида азота

2N2O5 = 4NO2 + O2

протекает через следующие стадии:
� быстрая стадия

N2O5�NO2 + NO3;

� медленная стадия

NO3 � NO + O2;

� быстрая стадия

NO + NO3� 2NO2.

Первая стадия мономолекулярная, вторая и третья ста�
дии — бимолекулярные. Лимитирующей является вторая
стадия. В ходе реакции образуются промежуточные корот�
коживущие частицы (интермедиаты) NO3 и NO. Для на�
хождения уравнения скорости реакции принимают, что
устанавливается стационарная концентрация промежу�
точных частиц на основании предположения, что скорость
образования интермедиатов равна скорости их расходова�
ния. Вследствие такого предположения можно определить
скорость лимитирующей стадии и соответственно скорость
всей реакции. Например, определив концентрацию интер�
медиатов (NO и NO3), получим, что скорость второй ста�
дии и соответственно скорость всей рассматриваемой ре�
акции равна

� �
2 5N O .kc
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Как видно, общий порядок этой реакции (равный 1)
меньше суммы стехиометрических коэффициентов (рав�
ной 2) и отличается от молекулярности второй и третьей
стадий (равной 2).

Некоторые реакции протекают по параллельным пу�
тям:

� �
�

�
�

Например, реакция разложения гидразина может идти
по двум параллельным путям:

N2H4 = N2 + 2H2;

3N2H4 = 4NH3 + N2.

В этом случае скорость реакции рассчитывается как
сумма скоростей уменьшения концентрации исходного
реагента, в данном случае гидразина, по каждому из двух
путей. Если с одним и тем же реагентом одновременно вза�
имодействуют два или более веществ, то такие реакции
называются сопряженными, например:

А + B = АВ;

А + D = AD.

В некоторых случаях сопряжение реакций может выз�
вать их ускорение. Ускорение может быть вызвано обра�
зованием интермедиатов в ходе одной из реакций, кото�
рая ускоряет другую реакцию. Например, реакция HBrO3

c HAsO2 ускоряется при одновременном протекании реак�
ции HBrO3 + HBr вследствие образования интермедиатов
HBrO и HBrO2, окисляющих HAsO2. Сопряжение реакций
может влиять на термодинамику процессов. Например,
если для реакций:

А + В = АВ,   �G1 > 0;

A + D = AD,   �G2 < 0

|�G2| будет больше |�G1|, то в этих условиях становится воз�
можным протекание первой реакции, так как изменение
энергии Гиббса в результате суммарной реакции будет
ниже нуля

2A + B + D = AB + AD,   �G < 0.
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Многие биохимические реакции в организме протека�
ют по механизму сопряженных реакций.

Колебательные реакции. В последние годы уделяется
внимание периодическим процессам (колебательным
реакциям), характеризующимся колебаниями концент2
раций некоторых промежуточных соединений и соот2
ветственно скоростей превращения. Примером такой
реакции может служить открытое Б. П. Белоусовым взаи�
модействие лимонной кислоты с броматом, которое уско�
ряется ионами церия. Раствор регулярно изменяет окрас�
ку от бесцветной (Се (III)) к желтой (Се (IV)) и обратно.
Эти процессы объясняются на основе термодинамики не�
обратимых процессов, крупный вклад в развитие которой
внес И. Р. Пригожин.

Цепные реакции. Некоторые химические реакции про�
текают необычно. Скорость их зависит от природы и объе�
ма сосуда, для некоторых из них характерен порог давле�
ния, ниже которого реакция не идет. При определенных
условиях реакция ускоряется лавинообразно. Механизм
этих реакций стал понятен после разработки теории цеп�
ных реакций. Впервые идею о возможности цепного ме�
ханизма реакций высказал русский ученый Н. А. Шилов
в 1905 г. Большой вклад в разработку теорий цепных ре�
акций внес Н. Н. Семенов (Россия).

Цепные реакции начинаются со стадии инициирова�
ния, т. е. образования активных частиц, которыми могут
быть возбужденные атомы, ионы и свободные радикалы.
Свободные радикалы представляют собой осколки моле�
кул, имеющие неспаренные электроны и обладающие, как
и любые другие активные частицы, повышенной реакци�
онной способностью. Активные частицы принято обозна�
чать точкой, поставленной рядом с химическими симво�
лами, например Сl	, O	,OH	, HS	.

Образование активных частиц (инициирование) проис�
ходит в результате воздействия на систему светом, излуче�
нием высокой энергии, теплом и т. д. Активные частицы
могут появляться и в результате протекания экзотерми�
ческих химических реакций. Стадию возникновения актив�
ных частиц еще называют зарождением цепи. Например,
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цепная реакция взаимодействия хлора и водорода может
начинаться в результате воздействия света на молекулы
хлора с образованием свободных атомов хлора:

� � ��� ��� � � � ���2Cl Cl Cl Cl или Cl 2Cl .h h

Потребление энергии на инициирование в цепных ре�
акциях невелико, так как активируются не все молеку�
лы, а только небольшая их доля.

В следующей стадии цепной реакции происходит рост
цепи. В результате взаимодействия активных частиц с
исходными молекулами образуются продукты реакции и
новые активные частицы, которые также вступают в ре�
акцию, передавая энергию возбуждения вновь образую�
щимся частицам. Например, рост (развитие) цепи при ре�
акции хлора с водородом протекает по реакциям

Сl	 + Н2 � НCl + Н	;

Н	 + Сl2 � НCl + Cl	 и т. д.

При этом число химических превращений, вызывае�
мых одной активной частицей, определяет длину цепи.
Длина цепи в некоторых реакциях может достигать тыся�
чи превращений. Рост цепи продолжается, пока существу�
ет активная частица.

Энергия активации цепных реакций невелика (0–40
кДж/моль). Например, энергия активации реакции

Н	 + Сl2 � НCl + Cl	

составляет всего 8 кДж/моль, т. е. на 1–1,5 порядка ни�
же энергии активации большинства химических реак�
ций. Поэтому цепные реакции протекают намного быст�
рее обычных.

Третьей стадией цепной реакции является обрыв цепи.
На этой стадии происходит дезактивация или исчезнове�
ние активных частиц, что приводит к прекращению цеп�
ной реакции. Обрыв может произойти в результате столк�
новения активной частицы со стенками сосуда, а также
при взаимодействии активной частицы с молекулами при�
месей или при взаимодействии частиц между собой с об�
разованием стабильных веществ. Например, обрыв цепи
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в рассматриваемом примере может произойти при реак�
циях

Н	 + Н	 � Н2;

Cl	 + Н	 � НCl.

Этим объясняется влияние на скорость цепной реак�
ции формы и материала реакционного сосуда, присутствия
в сосуде инертных примесей.

Таким образом, цепные реакции идут через стадии:
зарождение, рост и обрыв цепи. Вследствие образования
активных частиц цепные реакции протекают быстрее ре�
акций, идущих по обычному механизму.

Разветвленные цепные реакции. Если в ходе цепной
реакции вместо одной рождаются две или более активных
частиц, то происходит разветвление цепи (рис. 5.5).

Такие реакции называются развет�
вленными. Вследствие увеличения чис�
ла активных частиц скорость реакции
возрастает лавинообразно и может за�
вершиться взрывом. Например, взрыв
гремучего газа протекает при невысо�
ких давлениях и температуре, близкой
к 5000�С по схеме:

� зарождение цепи

Н2 + О2 � 2НО	;

� рост разветвленной цепи

НО	 + Н2 � Н	 + Н2О;

Н	 + О2 � НО	 + О	;

О	 + Н2 � Н	 + НО	 и т. д.

Затем возникшие радикалы вызывают удвоение новых
радикалов, скорость реакции резко возрастает и в конце
концов происходит взрыв.

Цепные реакции в природе и в технике. По мере изу�
чения цепных реакций выяснилось, что они не представ�
ляют собой исключение из правил, а встречаются доволь�
но часто. По цепному механизму протекают многие реак�
ции в атмосфере.

Рис. 5.5
Общая схема

реакции с разветв�
ленными цепями
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К цепным реакциям относится и горение топлива, т. е.
реакция с кислородом, протекающая с выделением теп�
лоты и со световым излучением. В двигателях внутренне�
го сгорания цепной характер реакции может вызывать
микровзрывы (детонацию), для их предупреждения в топ�
ливо вводят антидетонаторы — примеси, на которых про�
исходит обрыв цепей. При определенных условиях горе�
ние водорода и других видов топлива также может приве�
сти к взрыву. По цепному механизму протекают многие
реакции полимеризации, окисления, галогенирования,
высокотемпературного разложения углеводородов и др.
Механизм цепных реакций сложен, так как на развитие
реакции влияют не только скорости зарождения, роста и
обрыва цепи, но и внешние факторы, прежде всего темпе�
ратура, давление, скорость отвода тепла из реакционной
зоны.

5.4.
ФОТОХИМИЧЕСКИЕ ПРОЦЕССЫ

Основные понятия. Процессы, протекающие под воз�
действием света, получили название фотохимических, а
раздел химии, изучающий эти процессы, называется фо2
тохимией. Под воздействием квантов света h� (h — по�
стоянная Планка, � — частота излучения) молекулы ста�
новятся возбужденными, т. е. активными, и могут вступать
в химическое взаимодействие. Кроме того, под воздействи�
ем световой энергии могут протекать реакции, которые
при обычных условиях самопроизвольно не идут (�G > 0).

Согласно первому закону фотохимии, фотохимически
активным является только поглощенный свет (Т. Грот�
гус). Поэтому видимый свет вызывает фотохимические
реакции лишь в окрашенных веществах, т. е. в веществах,
способных поглощать излучение в видимой области спек�
тра. Например, фотосинтез происходит вследствие погло�
щения солнечного света зеленым красителем хлорофил�
лом, содержащимся в листьях растений.

Одна из основных реакций фотосинтеза в наиболее про�
стом виде может быть представлена уравнением

� �� ��� � � �2 2 6 12 6 2 2986CO 6H O C H O 6O , 2815 кДж.h H
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Согласно второму закону фотохимии (А. Эйнштейн и
Штарк), каждый поглощенный фотон вызывает первичное
изменение одной молекулы. Число молекул, прореагиро2
вавших при поглощении одного кванта света, называет2
ся квантовым выходом фотохимической реакции. В со�
ответствии со вторым законом фотохимии теоретический
квантовый выход должен быть равен единице. Например,
с квантовым выходом, близким к единице, протекает ре�
акция фоторазложения ацетона:

�
������� �3 3 250 320 нмCH COCH CO другие продукты.h

Квантовый выход может быть меньше единицы из�за
протекания параллельных фотопроцессов и обратных хи�
мических самопроизвольных реакций. В цепных реакци�
ях с фотохимическим инициированием квантовый выход
реакции очень велик (до 106), поскольку энергия расхо�
дуется лишь на образование небольшой части свободных
радикалов, которые затем зарождаются в ходе цепной ре�
акции.

Фотохимические реакции в технике. Широко извест�
ны фотографические процессы с использованием светочув�
ствительных материалов, прежде всего галогенидов сереб�
ра. Под воздействием света галогениды серебра разлага�
ются:

���� � 22AgBr 2Ag Br .h

В настоящее время все больше используются несереб�
ряные фотографические материалы, например соединения
железа, хрома, диазония, некоторые полимеры.

Под воздействием света происходят также фотохром�
ные процессы, при которых изменяется цвет соединения.
К фотохромным соединениям относятся жидкие раство�
ры и полимерные пленки, содержащие фталоцианины
металлов, полициклические углеводороды и др.; стекла с
микрокристаллами галогенидов серебра; кристаллы гало�
генидов щелочных и щелочноземельных металлов с добав�
ками СаF2/La, SrTiO3/Ni; оксид вольфрама и др. Фотохром�
ные материалы применяются в светофильтрах, лазерах, в
устройствах для регистрации, индикации и обработки оп�
тической информации.
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Фотохимические процессы используются для синтеза
различных соединений, например производных циклобу�
тана, циклогексана, фотополимеризации метилметакри�
лата в производстве оргстекла.

Широкое применение фотохимические процессы на�
ходят в лазерной технике. В некоторых лазерах, называе�
мых химическими, для накопления энергии используют
тепловые эффекты химических реакций, например реак�
ции фтора с водородом.

Фотохимические реакции в верхних слоях атмосфе

ры. Фотохимическая реакция возможна, если энергия
поглощенного кванта излучения выше энергии, необхо�
димой для протекания той или иной химической реакции.
Энергия фотона равна

Е = h� = hс/�,

где h — постоянная Планка; � — частота излучения; с —
скорость света; � — длина волны.

К наиболее важным фотохимическим процессам, про�
текающим в верхних слоях атмосферы (на высоте 100 км
и выше), относится фотодиссоциация молекул газа и преж�
де всего кислорода:

� �

� � �
� � �

2

19
298

O (г) 2O(г),

495 кДж/моль (8,2 10 Дж/молекула).

h

H

Энергией 8,2�10–19 Дж/молекула обладают фотоны с
длиной волны

�

�

� � � �
� � � �

�

8 34

19

3 10 м/с 6,6 10 Дж с
241нм.

8,2 10 Дж
hc
E

Как видно, фотодиссоциация кислорода происходит
при поглощении коротковолнового (ультрафиолетового)
излучения (� < 241 нм). Кроме фотодиссоциации кислоро�
да, также происходит ионизация газов:

�

�

�

� �� �
� �� �
� �� �

2 2

2 2

N N ;

NO NO ;

O O .

h e

h e

h e
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Ионизация газов приводит к появлению плазмы в верх�
них слоях атмосферы, которая обусловливает распрост�
ранение радиоволн.

Как показывают расчеты, фотоионизация указанных
газов возможна при поглощении фотонов с длиной волн
130–180 нм и ниже.

Образующиеся ионы затем рекомбинируют с образо�
ванием атомов:

�

�

�

� �
� �
� � �

2

2

N 2N;

O 2O;

NO N O.

e

e

e

Кроме того, идут реакции переноса заряда и обмена,
например:

� �

� �

� � �
� � �

2 22 2

2

N O N O ;

N O NO N.

В верхних слоях атмосферы наиболее распространены
атомарные кислород и азот, а также ионы NО+.

Рассмотренные выше реакции имеют огромное значе�
ние для жизни на Земле, так как в результате их протека�
ния поглощается значительная часть губительных для
всего живого коротковолновых солнечных лучей. Часть
коротковолнового излучения проходит через этот слой и
поглощается нижележащим озоновым слоем.

Озоновый слой образуется в основном по реакциям:
��

� � � �

� �
� � � � � �

2 3

3 2 3 2 3 2 3 2

O O O ;

O O O O или O N O N .

Скорость образования озона в стратосфере максималь�
на на высоте 30–50 км. Озон в свою очередь поглощает
коротковолновое излучение и при этом диссоциирует

О3 + h� = О2 + О.

Этот процесс фотодиссоциации озона исключительно
важен, так как иначе коротковолновые лучи попадали бы

* Знак «�» означает, что частица находится в возбужденном состоя�
нии.
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на Землю. Растения и животные погибают под воздействи�
ем такого излучения.

Однако озон может разлагаться при взаимодействии с
некоторыми газами, и прежде всего с оксидом азота и во�
дородом:

О3 + NО = NО2 + О2

NО2 + О = NО + О2

О3 + О = 2О2.

Как видно, оксиды азота при этом не расходуются, иг�
рая роль катализаторов процесса. Под воздействием водо�
рода озон восстанавливается до кислорода и воды:

О3 + 2Н = О2 + Н2О.

Указанные процессы являются природными процес�
сами, в результате которых установилось равновесие, обес�
печивающее определенную концентрацию озона в атмо�
сфере (или определенную толщину озонового слоя). Уче�
ными обнаружены так называемые озоновые дыры, т. е.
области с пониженной концентрацией озона или области
с пониженной толщиной озонового слоя. Многие ученые
связывают появление озоновых дыр с деятельностью че�
ловека, и прежде всего с неблагоприятным воздействием
антропогенных хлорфторметанов (фреонов), а также ант�
ропогенного оксида азота. Хлорфторметаны оказывают
неблагоприятное воздействие на озоновый слой из�за фо�
толиза:

CFxCl4–x(г) + h� = CFxCl3–x(г) + Cl(г).

Образующийся хлор ускоряет разложение О3:

О3 + Cl = ClО + О2

ClО = Cl + О

О3 = О2 + О.

Как видно, хлор ведет себя как катализатор процесса,
аналогично монооксиду азота.

Фотохимические реакции в нижних слоях атмосфе

ры. В тропосферу (на высоте ниже 10 км) проникает сол�
нечное излучение с длинами волн более 300 нм. Эти лучи
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взаимодействуют с компонентами тропосферы, и прежде
всего с антропогенными веществами*: SO2, NO2, углеводо�
родами и др.

Диоксид серы окисляется до триоксида серы:

SO2(г) + h� + О2 = SO3(г) + О(г).

Триоксид серы реагирует с Н2О с образованием Н2SO4:

SO3 + Н2О = Н2SO4.

Серная кислота, растворенная в воде, выпадает на зем�
лю в виде «кислотных» дождей, вызывая многие непри�
ятные экологические последствия. Диоксид азота разла�
гается под действием излучения с длиной волны ниже
393 нм:

�� � � � � �2 298NO (г) NO(г) O(г), 304 кДж.h H

Образующийся атомарный кислород взаимодействует
с молекулярным кислородом с образованием озона:

О2(г) + О(г) = О3(г).

Кроме того, происходит возбуждение кислорода, ко�
торый реагирует со стабильным кислородом:

�� � �2 2 3O O O O.

Таким образом, в воздухе накапливаются активные
окислители, особенно О3 и NO. С увеличением их концен�
трации опасность для живых организмов возрастает.

Атомарный кислород окисляет углеводороды до аль�
дегидов: формальдегида, ацетальдегида и др. Кроме того,
при взаимодействии органических соединений с атомар�
ным кислородом, озоном и оксидами азота образуются
свободные радикалы, которые участвуют в различных ре�
акциях с органическими соединениями, вызывающих по�
явление очень вредных компонентов, например перокси�
цилнитратов:

� �

�

���� �

* Антропогенные вещества — это продукты деятельности человека.
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Указанные выше соединения являются составными
частями фотохимического смога, возникающего в круп�
ных городах.

Итак, под воздействием света могут протекать реак�
ции, характеризуемые положительным значением изме�
нения энергии Гиббса. Световое излучение, вызывая об�
разование свободных радикалов, также ускоряет многие
химические реакции. Фотохимические реакции играют
важную роль в атмосферных процессах. В верхних слоях
атмосферы они поглощают энергию коротковолновых лу�
чей, в нижних слоях атмосферы вызывают образование
многих экологически вредных соединений. Благодаря
энергии солнечных лучей протекает фотосинтез, обеспе�
чивающий Землю кислородом и биологически важными
веществами. Фотохимические реакции нашли широкое
применение в фотографии, лазерной технике, устройствах
регистрации и передачи информации и др.

5.5.
КАТАЛИЗ

Основные понятия. Наиболее мощным средством ин�
тенсификации химических реакций является применение
катализаторов, т. е. веществ, которые ускоряют хими�
ческие реакции, но не испытывают химические превра�
щения в их результате. Явление изменения скорости ре�
акции под воздействием катализаторов называется ката2
лизом.

Кроме способности ускорять реакции, многие катали�
заторы обладают селективностью (избирательностью). Под
влиянием катализаторов реакции могут протекать изби�
рательно, т. е. с увеличением выхода определенных про�
дуктов. Например, этанол в присутствии оксидов алюми�
ния и тория разлагается на этилен и воду:

������ �2 3 2Al O ,ThO
2 5 2 4 2C H OH C H H O,

а в присутствии никеля, железа, серебра или меди — на
ацетальдегид и водород:

���� �Ag,Cu
2 5 3 2C H OH CH COH H .
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Каталитическая активность, т. е. способность ускорять
реакции, многих катализаторов возрастает при добавле�
нии небольших количеств некоторых веществ, называе�
мых промоторами, которые без катализатора могут быть
каталитически неактивными. Например, скорость окис�
ления SО2 на катализаторе оксиде ванадия V2О5 возраста�
ет в сотни раз при добавлении в систему сульфатов щелоч�
ных металлов.

В то же время имеются вещества, которые ухудшают
каталитическую активность. Их называют каталитичес�
кими ядами. Например, каталитическими ядами плати�
новых катализаторов являются соединения серы, мышь�
яка и ртути.

Следует отметить одну очень важную особенность ка�
тализаторов. Они не влияют на термодинамику реакции,
т. е. не изменяют энтальпию и энергию Гиббса системы.
Если изменение энергии Гиббса реакции положительно,
то в присутствии катализаторов реакция не станет само�
произвольной. Катализаторы могут ускорять наступление
химического равновесия, но не влияют на константу рав�
новесия. Катализатор увеличивает константу скорости
химической реакции. Так как константа равновесия рав�
на отношению констант скоростей прямой и обратной ре�
акций и от катализатора не зависит, следовательно, ката�
лизатор в одинаковой степени влияет на константу скоро�
стей прямой и обратной реакций.

Механизм многих каталитических реакций очень сло�
жен и для некоторых из них до сих пор не выяснен, одна�
ко имеются некоторые общие закономерности каталити�
ческих процессов. В настоящее время общепризнанно, что
катализаторы уменьшают полную энергию активации про�
цесса, так как каталитический процесс идет по другому
пути, через другое переходное состояние, с образованием
других промежуточных частиц. Активированный комп�
лекс с участием катализаторов АВК# имеет меньшую энер�
гию, чем комплекс АВ# без катализаторов, поэтому энер�
гия активации каталитической реакции ниже, чем энер�
гия некаталитической реакции, т. е. Еа > Еа,к (рис. 5.6).

В некоторых случаях каталитические реакции проте�
кают с образованием не одного, а двух и более активиро�
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ванных комплексов. Однако
суммарная энергия актива�
ции каталитического про�
цесса все равно ниже, чем
процесса без катализаторов.

Механизм катализа за�
висит от типа реакции. Раз�
личают гомогенный и гете�
рогенный катализ.

Итак, катализаторы ус�
коряют реакции, не изме�
няя термодинамику процес�
са. Катализаторы могут по�
вышать выход тех или иных
продуктов реакции. На ак�
тивность катализатора влия�
ют промоторы и каталити�
ческие яды. Ускорение ката�

литической реакции в основном вызывается уменьшением
ее энергии активации.

Гомогенный катализ. Катализаторы, которые нахо2
дятся в системе в том же фазовом состоянии, что и ре2
агенты, называются гомогенными. Механизм гомоген�
ного катализа можно объяснить на основе теории проме�
жуточных соединений, большой вклад в разработку этой
теории внесли П. Сабатье (Франция) и Н. Д. Зелинский
(Россия). Согласно этой теории катализатор образует с ре�
агентами промежуточные соединения, причем разложе�
ние последнего является лимитирующей стадией. Это при�
водит к уменьшению энергии активации реакции. Напри�
мер, реакция

АВ + D � А���В���D � А + ВD

в присутствии катализатора К может проходить по схеме:

D + К� D���К� DК;

DК + АВ� А���В���D���К � А + ВD + К.

Как видим, сначала катализатор образует с реагентом
промежуточное соединение DК, а затем — активирован�

Рис. 5.6
Энергетическая диаграмма

некаталитической (1) и катали�
тической (2) реакции
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ный комплекс А���В���D���К, который распадается с образо�
ванием продуктов. В суммарное уравнение реакции ката�
лизатор К не входит, т. е. в результате реакции он не из�
меняется.

Примерами газофазных каталитических гомогенных
реакций могут быть:

� реакции окисления оксида углерода в присутствии
паров воды

� ����2H O(г)
2 22CO O 2CO ;

� разложение ацетальдегида, катализируемое парами
иода

��� �2I (г)
3 4CH COH CH CO.

Ранее были приведены реакции разложения озона,
катализируемые монооксидом азота и атомарным хлором.

Весьма распространены гомогенные каталитические
реакции в жидкой фазе. Например, реакция разложения
пероксида водорода:

2Н2О2(р) = 2Н2О(ж) + О2

ускоряется иодид�ионами.
Эту реакцию можно записать в виде схемы:

Н2О2(р) + I–�Н2О(ж) + IО–

IО– + Н2О2(р) � Н2О(ж) + I– + О2

2Н2О2(р) = 2Н2О(ж) + О2.

Как видно, иодид�ион в результате реакции не расхо�
дуется. Каталитическое разложение пероксида водорода
под воздействием катализатора иона Fе2+ протекает через
четыре стадии с образованием промежуточных частиц:
Fе3+, ОН–, НО	, �

2HO  и О2. Суммарная энергия активации
реакции уменьшается с 70 до 42 кДж/моль, а скорость
реакции возрастает почти на четыре порядка. Энергия
активации реакции разложения аммиака при использо�
вании катализатора (W) снижается с 340 до 162 кДж.

Роль катализатора в растворах могут играть раствори�
тели, особенно вода, ионы водорода и гидроксид�ионы.
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Катализ ионами Н+ и ОН– называют кислотно�основным.
Например, ионы водорода ускоряют реакцию гидролиза
эфиров:

�� �� � ��� ��� �H
2R COOR H O R COOH R OH.

К гомогенным каталитическим реакциям относятся
также окисление этилена в водном растворе до ацетальде�
гида в присутствии ионов меди и ионов палладия, гидра�
тация олефиновых углеводородов, катализируемая кис�
лотами:

� � ��� �

�� �

��

��

Таким образом, гомогенные каталитические реакции
протекают через образование промежуточных соединений,
в котором участвует катализатор.

Ферментный катализ. Многие процессы, идущие в
организме человека, катализируются ферментами, напри�
мер превращение крахмала в глюкозу, гидролиз эфиров,
расщепление белков, разложение пероксида водорода, де�
гидратация СО2 из крови и др. Ферменты являются поли�
мерами (белками) или комплексами полимеров с низко�
молекулярными соединениями. Размеры их значительно
превышают размеры ионов и молекул в растворах, поэто�
му ферменты иногда называют микрогетерогенными ка�
тализаторами. Механизм их действия имеет свою специ�
фику, например включает образование комплекса «актив�
ный центр фермента — реагент» по типу «замок — ключ».
Поэтому ферментативные катализаторы обычно выделя�
ют в особый класс катализаторов. Многие из них значи�
тельно активнее неферментативных катализаторов. На�
пример, фермент каталаза снижает энергию активации
реакции разложения пероксида водорода в 10 раз, а ско�
рость реакции увеличивает на более чем 10 порядков.

Гетерогенный катализ. Если катализаторы и реаген2
ты находятся в разных фазах и имеют границу раздела,
то катализ называется гетерогенным. Гетерогенными
обычно являются твердые катализаторы, на поверхности
которых реагируют газообразные или жидкие вещества.
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Суммарная скорость химического превращения на ге�
терогенном катализаторе зависит от площади его поверх�
ности, поэтому обычно применяются катализаторы с раз�
витой поверхностью или катализаторы, нанесенные на
подложки с большой площадью поверхности (пористые
угли, силикаты и др.).

Каталитический, как и любой гетерогенный процесс,
включает стадию подвода реагентов в зону реакции. Если
процесс лимитируется стадией переноса реагента, то при�
менение активного катализатора теряет смысл, поэтому
гетерогенные катализаторы применяют лишь для процес�
сов, которые не лимитируются стадией переноса реаген�
тов или продуктов реакции.

Механизм каталитических гетерогенных реакций очень
сложен и зависит от природы реакции. Все каталитиче�
ские гетерогенные реакции включают в себя стадии ад�
сорбции и десорбции. За счет энергии адсорбционного вза�
имодействия с поверхностными атомами катализатора ос�
лабляются, а иногда и разрываются химические связи
реагирующих частиц. Например, реакция гидрогенизации
этилена на катализаторе протекает через стадии адсорбции:

������

������

катализатор
2 4 2 4,адс

катализатор
2 адс

C H C H ;

H 2H ,

и десорбции:

С2Н4, адс + 2Надс � С2Н6.

Имеется несколько теорий гетерогенного катализа.
Согласно теории А. А. Баландина (Россия), необходимо
геометрическое соответствие между параметрами кристал�
лической решетки катализатора и длинами химических
связей реагентов и продуктов реакции. Кроме того, долж�
но быть оптимальное соотношение между энергиями хи�
мических связей реагентов и продуктов реакции и энер�
гией адсорбции. В большинстве теорий предполагается,
что реакция идет не на всей поверхности, а на активных
центрах, т. е. на участках, на которых обеспечиваются оп�
тимальные условия реакции. Число активных центров оп�
ределяется составом поверхностного слоя, способом при�
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готовления катализатора и обработки его поверхности.
Обычно применяют тонкоизмельченные порошки, пори�
стые структуры с высокоразвитой поверхностью, в том
числе пористые носители с нанесенным тонким слоем ка�
тализатора, кластерного соединения или безлигандных
ультрадисперсных металлических частиц (наночастиц).

Подбор катализаторов для тех или иных реакций —
дело очень сложное, так как необходимы активные, ста�
бильные, а иногда селективные катализаторы. Кроме того,
важную роль играет их стоимость. Например, при подбо�
ре катализаторов нейтрализации выхлопных газов авто�
мобилей необходимо было обеспечить селективное проте�
кание реакции окисления СО и углеводородов и восста�
новления NО и NО2:

2СО + О2 = 2СО2;

СО + Н2О = СО2 + Н2;

2NО + 2СО = N2 + 2СО2;

2Н2 + 2NО = N2 + 2Н2О;

2NO2 + 4H2 = N2 + 4Н2О.

Катализаторы нейтрализации газов не должны уско�
рять реакции окисления SО2 до SО3 и восстановления NО
до NН3. Кроме того, катализаторы должны быть устойчи�
вы к каталитическим ядам, например к свинцу, входящему
в состав антидетонационных добавок к бензину. После�
днюю задачу пока не удалось решить, поэтому выпускае�
мые нейтрализаторы могут применяться лишь на автомо�
билях, работающих на бензине без добавок соединений
свинца. В качестве катализаторов нейтрализации исполь�
зуются платиновые металлы и оксиды, например Аl2O3 и
CuО с Pt и Pd или Rh.

К наиболее распространенным промышленным ката�
лизаторам относятся Рt, Pd, Ph, Fе, Ni, СuО, RuO2, V2О5,
NiО, Fe2O3, ZnО, SiО2, Cr2О3, Al2О3, AlCl3, Аg2О, WO3, алю�
мосиликаты, цеолиты, комплексы и кластеры металлов.
Их используют при получении аммиака, азотной и серной
кислот, метанола, водорода, хлора, этилена и других про�
дуктов химической промышленности, при крекинге угле�
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водородов, получении маргарина. Расширение каталити�
ческих процессов и улучшение катализаторов обеспечи�
вает экономию энергии и сырья. Например, применение
нового катализатора в реакции синтеза метанола позво�
лило снизить давление в 10 раз, а температуру с 350 до
270�С. Уже сейчас катализ используется при решении эко�
логических задач, например при очистке выбросов авто�
мобилей и сточных вод.

В дальнейшем применение катализаторов поможет так�
же в создании экологически чистых малоотходных тех�
нологий. Важное значение имеет решение задачи увели�
чения срока службы катализаторов, которые с течением
времени могут изменять химический и фазовый состав и
дисперсность.

Итак, гетерогенные каталитические реакции начина�
ются со стадии адсорбции, в результате которой ослабля�
ются или разрываются химические связи в молекулах ре�
агентов. Для ускорения реакции применяются катализа�
торы с развитой поверхностью. В настоящее время нашли
широкое применение различные катализаторы.

ПРИМЕРЫ
РЕШЕНИЯ ЗАДАЧ

Задача 5.1. За один и тот же промежуток времени в
результате гомогенных реакций в первом реакторе объе�
мом V1 = 3 л образовалось 0,03 г N2, во втором реакторе
(V2 = 10 л) — 0,51 г Н2S, в третьем реакторе (V3 = 5 л) —
0,28г СО. Какое из веществ образуется в данных условиях
с наибольшей скоростью?

Р е ш е н и е. Скорость химической реакции равна из�
менению количества вещества в единицу времени в едини�
це реакционного пространства. Для гомогенной реакции:

�� � �
���

,n
V

где �n — изменение количества вещества; V — реакцион�
ный объем; �* — время протекания реакции.

Рассчитаем количество образовавшихся веществ в каж�
дом из реакторов:
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� � �
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Так как время протекания реакций �* = const, доста�
точно рассчитать и сравнить концентрации образовавших�
ся веществ в каждом реакторе:

�

�

�

� � � �

� � � �
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2

2

2

2

N 4
N

1

H S 3
H S

2

CO 3
CO

3

0,001 3,3 10 моль/л;
3

0,015 1,5 10 моль/л;
10

0,01 2 10 моль/л.
5

n
с

V
n

с
V
n

с
V

Таким образом, за одно и то же время (�*) в единице
реакционного пространства (1 л) в первом реакторе обра�
зуется 3,3�10–4 моль, во втором реакторе — 1,5�10–3 моль,
в третьем реакторе — 2�10–3 моль вещества. Следователь�
но, скорость образования угарного газа СО (в третьем ре�
акторе) наибольшая.

Задача 5.2. Запишите кинетическое уравнение и оп�
ределите общий порядок элементарной реакции, проте�
кающей в газовой фазе:

2А + B � 2С.

Р е ш е н и е. Скорость реакции определяется уравне�
нием

� � � ВА .a bkс с

Порядок реакции равен n = a + b, где а — частный по�
рядок реакции по веществу A; b — частный порядок реак�
ции по веществу B. Так как реакция элементарная, то ча�
стные порядки по веществам равны их стехиометричес�
ким коэффициентам, т. е. а = 2, b = 1, и порядок реакции
равен n = 2 + 1 = 3.
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Таким образом, кинетическое уравнение данной реак�
ции записывается в виде

� � �2
BA .kс с

Задача 5.3. Как изменится скорость прямой элемен�
тарной реакции:

Cl2(г) + 2NО(г) � 2NОCl(г),

если парциальное давление хлора уменьшить, а оксида
азота (II) увеличить в 2 раза? Реакция проводится при по�
стоянной температуре.

Р е ш е н и е. Запишем кинетическое уравнение данной
реакции:

� � �
2

2
Cl NO.kс с

Связь между концентрацией и парциальным давлени�
ем для идеального газа выражается уравнением

сi = pi/RT.

Подставим в кинетическое уравнение концентрации
реагентов, выраженные через их парциальные давления:

� � � � �
2 2

2 2 3
Cl ClNO NO /( ) .kс с kp p RT

При неизменной температуре величина k! = k/(RT)3

остается постоянной и выражение для скорости реакции
через парциальные давления реагентов принимает вид

�� � �
2

2
Cl NO.k p p

Так как парциальное давление хлора уменьшается, а
оксида азота увеличивается в 2 раза, то скорость реакции
будет равна

� �� � � � � � �
2 2

2 2
1 Cl NO Cl NO

1 (2 ) 2 2 .
2

k p p k p p

Следовательно, скорость реакции увеличивается в
2 раза.

Задача 5.4. Повышение давления в обратимой газофаз�
ной реакции 3А� В приводит к смещению равновесия в
сторону образования продукта реакции (вещества В). До�
кажите это, определив, как изменяются скорости прямой
и обратной реакций при увеличении давления в 5 раз.
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Р е ш е н и е. Запишем выражение для скорости пря�
мой и обратной реакций через парциальные давления ве�
ществ, так как концентрация вещества пропорциональна
его парциальному давлению согласно уравнению сi = pi/RT:

� � � � � �
� �� �3

BA и .k p k p

При увеличении давления в 5 раз, соответственно вы�
растут и парциальные давления веществ, следовательно:

� � � � � � � � � �
� �� � � �3

1 A 1 B(5 ) 125 и 5 5 .k p k p

Таким образом, скорость прямой реакции (3А � В)
возросла в 125 раз, а обратной (В � 3А) только в 5 раз, что
подтверждает смещение равновесия в сторону образова�
ния продукта реакции (вещества В).

Задача 5.5. Известно, что при некоторой температуре
Т константа скорости реакции:

А � С + D

равна k = 0,025 c–1.
Определите время, за которое разложилось 70% исход�

ного вещества.
Р е ш е н и е. Определим порядок реакции по размер�

ности константы ее скорости:

� = kcn,
следовательно,

[�] = [k] � [c]n.

Подставив единицы измерения скорости и концентра�
ции: [моль�л–1�с–1] = [c–1] � [моль�л–1]n, находим значение
n = 1.

Для реакции первого порядка используем уравнение

lnc = lnc0 – k*,

где с — концентрация вещества А в момент времени *; c0 —
его начальная концентрация.

Рассчитаем концентрацию вещества А в момент вре�
мени *:

с = с0 – 0,7с0 = 0,3с0.
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Определим *:

� � �

� � �

0 0

0

0

ln(0,3 ) ln 0,025 ;

ln
0,3

48 с.
0,025

c c
c

c

Задача 5.6. Допустим, что через 17 мин после начала
реакции разложения диметилового эфира при Т = 504�С:

СН3–О–СН3 � СН4 + Н2 + СО

общее давление в системе удвоилось по сравнению с на�
чальным, равным 1 атм.

Определите начальную скорость и скорость реакции в
момент времени * = 17 мин.

Р е ш е н и е. Реакция разложения диметилового эфи�
ра относится к реакциям первого порядка. Учитывая, что
концентрация вещества и его парциальное давление свя�
заны соотношением сi = pi/RT, запишем выражение для
скорости реакции через давление эфира:

� � � �
�
Эф

Эф .
p

k c k
R T

Рассчитаем парциальное давление эфира (рЭф) через
17 мин после начала реакции. Общее давление реакцион�
ной смеси р будет равно сумме парциальных давлений не�
разложившегося эфира рЭф и образовавшихся продуктов
реакции:

� � � �
4 2Эф CH H CO.p p p p p

По уравнению реакции количество молей каждого из
продуктов равно количеству молей разложившегося эфи�
ра, а так как парциальное давление пропорционально ко�
личеству вещества, то можно записать, что

� � � �
4 2CH H CO 0 Эф.p p p p p

Подставим найденные значения парциальных давле�
ний продуктов реакции в уравнение для общего давления:

� � � � � � �
4 2Эф CH H CO Эф 0 Эф3( ).p p p p p p p p
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По условию задачи р0 = 1 атм, а р = 2р0 = 2 атм, следо�
вательно, рЭф = 0,5 атм. Константу скорости первого по�
рядка определим из уравнения

� �� � � � � �
� � �
0 0 4 1ln( / ) ln( / ) ln(1/0,5) 0,693 6,79 10 c .

17 60 1020
c c p p

k

Найдем начальную скорость и скорость реакции в мо�
мент времени * (универсальная газовая постоянная R =
= 0,082 л�атм/моль�К):

�

�

�

�

� � � � � � �
� �

� � �

� � � � � � �
� �
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Эф

0,Эф 4
0 0,Эф

5

Эф 4

5

16,79 10
0,082 777

1,07 10 моль/л с;

0,56,79 10
0,082 777

0,53 10 моль/л с.

p
k c k

R T

p
k c k

R T

Задача 5.7. В реакторе объемом 10 л нагрели 13,8 г дву�
окиси азота. Через 15 мин в результате реакции разложе�
ния NO2 на NO и О2 образовалось 2,4 г кислорода. Опреде�
лите константу скорости, если порядок реакции равен
n = 2.

Р е ш е н и е. Запишем уравнение химической реакции
разложения двуокиси азота и кинетическое уравнение:

2NO2 � 2NO + О2;

� �
2 2

2
NO NO .kc

Для определения константы скорости второго поряд�
ка воспользуемся уравнением

� �� �� �� 	 
0

1 1 1 .k
c c

Время реакции * = 15 мин = 900 с. Рассчитаем началь�
ные количество и концентрацию двуокиси азота:

� � �

� � �

2

2

2

0
NO

0
NO

0,NO

13,8 0,3 моль;
46

0,3 0,03 моль/л.
10

mn
M

n
c

V
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Чтобы определить количество разложившейся за 15 мин
двуокиси азота найдем количество образовавшегося кис�
лорода:

� � �
2O

2,4 0,075 моль
32

mn
M

и составим пропорцию по уравнению химической реакции:
2 моль NO2 — 1 моль О2;
х моль NO2 — 0,075 моль О2.
Решая пропорцию, находим: x = 2 � 0,075 = 0,15 моль.
Рассчитаем количество и концентрацию неразложив�

шейся двуокиси азота:

� � � � �

� � �

2 2

2

2

0
NO NO

NO
NO

0,3 0,15 0,15 моль;

0,15 0,015 моль/л.
10

n n x

n
c

V
Подставим найденные значения с0, с и * в уравнение

для расчета константы скорости:

� � � �� � � � �� �� �� 	 
	 

�� � � �

� �

0

1 1 1 1 1 1
900 0,015 0,03

0,03 0,015 0,015 0,037 моль/л с.
900 0,015 0,03 0,405

k
c c

Задача 5.8. Рассчитайте изменение скорости химичес�
кой реакции при повышении температуры от 150 до 320�С,
если энергия активации Еа = 80 кДж/моль.

Р е ш е н и е. Запишем уравнение, связывающее скоро�
сти реакции при двух температурах:

� �� � � �� �
	 


a
12

1 2

1 1ln( / ) .
E
R T T

Выразим значения температур в Кельвинах: Т1 = 150 +
+ 273 = 423 К и Т2 = 320 + 273 = 593 К. Подставим найден�
ные величины в уравнение:

� ��� �� � � 	 � 	 �
 �
� 


3
a

2 1
1 2

1 1 80 10 1 1ln( / ) 6,52.
8,31 423 593

E
R T T

Рассчитаем увеличение скорости при повышении тем�
пературы от 150 до 320�С:

� � �
�

2 6,52

1
678,6.e
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Задача 5.9. Скорость химической реакции уменьши�
лась в 10,5 раз при понижении температуры от 400 до
360 К. Определите температурный коэффициент реакции
и энергию активации.

Р е ш е н и е. Для определения температурного коэф�
фициента запишем правило Вант�Гоффа:

�� � �
�

2 12 ( )/10

1
,T T

где �2 и �1 — скорости реакции при температурах Т2 и Т1;

 — температурный коэффициент реакции.

Подставим данные из условия задачи:

� �� � � � � �
�

2 (360 400)/10 4

1

1
10,5

и рассчитаем температурный коэффициент:

� � �4 10,5 1,8.

Определим энергию активации по уравнению
�� � � � � ��� � �

� �

2
1 2

1
а

2 1

1ln 8,31 400 360 ln
10,5 70,3 кДж.

360 400

R T T
Е

T T

Задача 5.10. Как изменится скорость реакции, проте�
кающей при Т = 373 К, если ее энергию активации умень�
шить на 10 кДж?

Р е ш е н и е. Пусть �1 — скорость реакции с энергией
активации Еа. Зависимость скорости реакции от энергии
активации и температуры (при неизменной концентрации
реагентов) описывается уравнением

�� � � a /( )
1 0 .E RTe

Если уменьшить энергию активации на 10 кДж, то ско�
рость реакции будет равна

� �� � � а( 10 000)/( )
2 0 .Е RTe

Разделим второе уравнение на первое и получим

�� � � � �
�

2 10 000/( ) 10 000/(8,31 373) 3,23

1
25.RTe е е

Таким образом, при понижении энергии активации на
10 кДж скорость реакции при Т = 373 К увеличивается в
25 раз.
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Задача 5.11. Определите концентрацию реагента, при
которой скорость реакции

2HI � H2 + I2

равна 54�10–8 моль�л–1�с–1 (константа скорости 6�10–6

л�моль–1�c–1).
Р е ш е н и е. Определим порядок реакции по размер�

ности константы ее скорости:

� = kcn,

следовательно, [�] = [k]�[c]n.
Подставив единицы измерения скорости и концентра�

ции: [моль�л–1�с–1] = [л�моль–1�c–1] � [моль�л–1]n, находим
значение n = 2 (т. е. порядок реакции совпадает со стехио�
метрическим коэффициентом в уравнении реакции). За�
пишем кинетическое уравнение и рассчитаем концентра�
цию реагента:

�

�

� �

� �� � �
�

8

2
HI

HI 6

;

54 10 0,3 моль/л.
6 10

kc

с
k

Задача 5.12. В реакции разложения второго порядка при
температуре 80�С за 15 мин было израсходовано 90% ис�
ходного вещества с начальной концентрацией 0,6 моль/л.
Определите температуру, при которой такая же степень
превращения будет достигнута за 1 мин, если начальная
концентрация вещества равна 0,8 моль/л, а энергия ак�
тивации данной реакции составляет 176 кДж/моль.

Р е ш е н и е. Если в результате реакции было израсхо�
довано 90% вещества, то концентрация неразложившего�
ся вещества будет равна с = с0 – 0,9с0 = 0,1с0. Используя
условия задачи, рассчитаем константу скорости реакции
второго порядка при температуре Т1 = 80 + 273 = 353 К:

� � �

� � �� �� � � � � �� �	 	 � � � � � �
 �
� � � �

0
1

0 0

3 1 1

0,6 0,1 0,6 0,541 1 1
15 60 0,6 0,1 0,6 32,4

16,67 10 л моль с .

с с
k

c c с с

Найдем константу скорости реакции при неизвестной
температуре Т2:
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� � �

� � �� �� � � � � �� �	 	 � � � � � �
 �
� � � �

0
2

0 0

2 1 1

0,8 0,1 0,8 0,721 1 1
1 60 0,8 0,1 0,8 38,4

18,75 10 л моль с .

с с
k

c c с с

Для определения температуры Т2 воспользуемся урав�
нением

�

�

� �� �� �
� 	

� �

�


 
� �


 � 




a
2 1

1 2

а 1
2

2
а 1

1

3

2
3

3

1 1ln( / ) ;

ln

176 10 353 368 К.
18,75 10176 10 8,31 353ln
16,67 10

E
k k

R T T

Е Т
Т

k
Е RT

k

Задача 5.13. Установите порядок реакции

(СН3СО)2О + Н2О � 2СН3СООН,

если известны начальная концентрация уксусного ангид�
рида с0 = 0,4 моль/л и зависимость концентрации образо�
вавшейся уксусной кислоты ск от времени *

Р е ш е н и е. Предположим, что данная реакция 1�го
порядка, тогда константа скорости рассчитывается по
уравнению

�
�

0
I

1ln .
c

k
c

Для определения концентрации уксусного ангидрида
в момент времени * воспользуемся стехиометрическими
коэффициентами в уравнении реакции: из 1 моль уксус�
ного ангидрида образуется 2 моль уксусной кислоты, сле�
довательно, концентрация уксусного ангидрида с = с0 –
– 0,5ск. Рассчитаем для каждого момента времени * кон�
центрацию реагента и константу скорости:

������� �� ��� ��� ���

�������	
�� ������ ���	�� ��
��� ���
��
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�

�

�

� � � � � �

� �

� � � � � �

� �

� � � � � �

� �

� � �

1
I

1
I

1
I

5 мин, 0,4 0,5 0,161 0,320 моль/л,

0,41 ln 0,045 мин ;
5 0,32

10 мин, 0,4 0,5 0,290 0,255 моль/л,

0,41 ln 0,045 мин ;
10 0,255

15 мин, 0,4 0,5 0,388 0,206 м/моль,

0,41 ln 0,044 мин ;
15 0,206

20 мин, 0

c

k

c

k

c

k

c

�

� � �

� � 1
I

,4 0,5 0,475 0,163 моль/л,

0,41 ln 0,045 мин .
20 0,163

k

На основании постоянства значения константы скоро�
сти можно сделать вывод, что порядок реакции n = 1.

Задача 5.14. Во сколько раз скорость реакции третье�
го порядка

2А + В � С

при начальных концентрациях реагентов с0А = 3 моль/л
и с0В = 2,8 моль/л будет больше скорости реакции, когда
концентрация вещества А уменьшится до сА = 2 моль/л?

Р е ш е н и е. Запишем кинетическое уравнение реак�
ции:

� � 2
BA .kc c

Рассчитаем скорость реакции при начальных концен�
трациях реагентов:

� � � � �2 2
1 0B0A (3) 2,8 25,2 .kc c k k

Чтобы определить скорость реакции в момент времени,
когда концентрация вещества А уменьшится до 2 моль/л,
надо знать, как изменилась концентрация вещества В. Из
уравнения реакции следует, что вещества А и В реагиру�
ют в мольных отношениях 2:1. Если концентрация веще�
ства А уменьшилась на 1 моль/л (3 – 2 = 1), то концентра�
ция вещества В уменьшилась на 0,5 моль/л и стала равна
cB = 2,8 – 0,5 = 2,3.

Рассчитаем скорость реакции:

� � � � �2 2
2 BA (2) 2,3 9,2 .kc c k k
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Определим, во сколько раз скорость реакции �1 боль�
ше �2: � �� �

� �
1

2

25,2 2,7.
9,2

k
k

Задача 5.15. На основании предложенного механизма
газофазной реакции образования иодида водорода Н2 +
+ I2 � 2HI:

���

���

� ���

1

2

3

2

2

2

1) I 2I;

2) 2I I ;

3) 2I H 2HI,

k

k

k

выведите выражение для скорости образования продук�
та, используя метод стационарных концентраций.

Р е ш е н и е. В соответствии с предложенным механиз�
мом скорость реакции образования продукта реакции оп�
ределяется скоростью третьей стадии:

� � � �
2

2
HI 3 HI .k c c

В это уравнение входит концентрация атомов иода I
(промежуточного вещества — интермедиата). Атомы иода
участвуют во всех трех стадиях реакции: на первой ста�
дии интермедиат образуется, а на второй и третьей — рас�
ходуется.

Согласно принципам материального баланса и незави�
симости протекания реакций скорость изменения концен�
трации промежуточного вещества будет равна:

� � � �1 2 2
2 2

I I 2 3 HI I .k c k c k c c

Выразим концентрацию промежуточного вещества,
используя метод стационарных концентраций (концент�
рация промежуточных частиц постоянна во времени, а
скорость их образования равна скорости расходования),
т. е. �I = 0:

� � � � �

�
�

2 2

2

2

2 2
I 1 I 2 3 HI I

1 I2
I

2 3 H

0;

.

k c k c k c c

k c
с

k k c

Тогда скорость образования продукта реакции будет
равна

� � � � �
�

2 2

2
2

3 1 I H2
HI 3 HI

2 3 H
.

k k c c
k c c

k k c
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Задача 5.16. Определите квантовый выход реакции
фотолиза галогенметана под действием излучения с дли�
ной волны � = 182 нм, если поглощение 805 Дж энергии
привело к разложению двух молей вещества.

Р е ш е н и е. Квантовый выход (Ф) фотохимической
реакции равен числу молекул, прореагировавших при по�
глощении одного кванта света.

Энергия одного кванта равна

Е = h� = hс/� = 6,626�10–34 � 3�108/182�10–9 =
= 1,1�10–18 Дж,

где h — постоянная Планка, h = 6,626�10–34 Дж�с; c — ско�
рость света в вакууме, с = 3�108 м/с; � — длина волны из�
лучения, � = 182�10–9 м.

Найдем число поглощенных квантов света: х = 805/
1,1�10–18 = 732�1018. Согласно условию задачи поглощение
веществом 732�1018 квантов света привело к разложению
2NA = 2 � 6,02�1023 молекул галогенметана, следовательно,
при поглощении одного кванта света прореагирует Ф мо�
лекул:

Ф = 2 � 6,02�1023/732�1018 = 1,6�103.

Один моль вещества содержит 6,02�1023 (NA — число
Авогадро) молекул, а два моля — 2 � NA = 2 � 6,02�1023 мо�
лекул.

Рассчитаем квантовый выход (Ф) реакции, т. е. сколь�
ко молекул прореагирует при поглощении одного кванта
света:

Ф = 2 � 6,02�1023/732�1018 = 1,6�103.

Такое значение квантового выхода характерно для цеп�
ных реакций.

ЗАДАЧИ
ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОГО РЕШЕНИЯ

5.1. Скорость реакции: Сl2(г) + 2NО(г) � 2NОCl(г), рас�
считанная по изменению концентрации хлора, равна �

2Cl .
Определите, во сколько раз будет больше или меньше ско�
рость реакции, рассчитанная по изменению концентрации
оксида азота (II).
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5.2. Рассчитайте коэффициенты в уравнении элемен�
тарной реакции: аА + вВ � сС + dD, если известны отно�
сительные скорости реакции, рассчитанные по изменению
концентраций веществ А, В, С и D: �A = 7,5; �В = 5; �С = 2,5;
�D = 10.

5.3. Какая из реакций разложения протекает быстрее,
если в реакторах одного объема за одинаковый промежу�
ток времени были израсходованы 20 г сероводорода и 30 г
сернистого газа?

5.4. Запишите кинетическое уравнение для элементар�
ной реакции: 2Сl2O(г) + F2(г) � 2FСlO2(г). Определите ча�
стные порядки по реагентам и общий порядок реакции.

5.5. Приведено кинетическое уравнение реакции: � =
� 2

BA .kc c  Определите порядок реакции и размерность ее
константы.

5.6. Выведите кинетическое уравнение реакции аА +
+ вВ � сС, если при повышении концентрации вещества
А в 2 раза скорость реакции увеличилась в 4 раза, а при
понижении концентрации вещества В в 2 раза скорость ре�
акции не изменилась.

5.7. Как повлияет увеличение давления в 2 раза (Т =
= const) на скорость газофазной реакции (прямой и обрат�
ной): А + В� 2D? Приведет ли повышение давления к
смещению равновесия в данной системе?

5.8. В элементарной гомогенной реакции A + B � 2С при
начальных концентрациях веществ A и B, равных по 2,5
моль/л, скорость реакции составляет 3,34�10–5 моль�л–1�с–1.
Рассчитайте константу скорости и скорость реакции, ког�
да концентрация вещества С будет равна 1,4 моль/л.

5.9. Для реакции термического разложения озона 2О3 �
3О2 предложен следующий механизм:

��� �

� ���

� ���

1

2

3

3 2

2 3

3 2

1) O O O;

2) O O O ;

3) O O 2O .

k

k

k

Выведите уравнение для скорости распада О3, исполь�
зуя метод стационарных концентраций.

5.10. Энергия активации реакции разложения переки�
си водорода 2Н2О2 � 2Н2О + О2 в присутствии фермента
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каталазы уменьшается на 63 кДж. Определите, как при
этом изменяется скорость этой реакции при T 298 К?

5.11. Изотоп 210Ро имеет период полураспада *1/2 =
= 138 суток. Рассчитайте константу скорости распада и
время, в течение которого активность изотопа уменьшит�
ся на 30%. Реакции радиоактивного распада описывают�
ся кинетическим уравнением первого порядка.

5.12. Как изменилась энергия активации процесса раз�
ложения перекиси водорода 2Н2О2 � 2Н2О + О2 в присут�
ствии платинового катализатора, если скорость реакции
увеличилась в 106 раз при 298 К?

5.13. За три дня активность изотопа 131I уменьшилась
на 23%. Определите константу скорости распада, период
полураспада и время, в течение которого распадается 75%
исходного количества изотопа. Реакции радиоактивного
распада описываются кинетическим уравнением первого
порядка.

5.14. Известно, что константа скорости прямой реак�
ции при 298 К равна �� �

�
34,51 10 ,k  а константа скорости

обратной реакции — �� �
�

51,32 10 .k  Определите изменение
стандартной энергии Гиббса реакции при 298 К.

5.15. При некоторой температуре Т и начальных кон�
центрациях реагентов � �

2 2Н I 0,05 моль/лс с  скорость ре�
акции H2 + I2 � 2HI равна 4,99�10–5 моль/л�с. Определите
константу скорости и время, в течение которого концент�
рация реагентов уменьшится в 5 раз.

5.16. Определите скорость химической реакции A +
+ B � С в момент времени *1/2, когда прореагировала по�
ловина исходного вещества А, если начальные концент�
рации веществ с0А = с0В = 0,4 моль�л–1, а константа скоро�
сти 4,3�10–4 л�моль–1�c–1. Рассчитайте время полупревра�
щения *1/2.

5.17. Для реакции первого порядка N2O5 � 2NO2 + 1/2O2

найдите энергию активации и предэкспоненциальный мно�
житель, если известны константы скорости при двух тем�
пературах: k1 = 3,46�10–5 с–1 при T = 298 К и k2 = 1,5�10–3 с–1

при T = 328 К.
5.18. Квантовый выход фотохимической реакции:

� � �� � �3 2 2
2 4 3 2 242[Fe(C O ) ] 2Fe 5C O 2CO  равен 0,01 при об�
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лучении красным светом с длиной волны � = 700 нм. Оп�
ределите объем выделившегося углекислого газа (условия
считать нормальными), если полная энергия, поглощен�
ная оксалатным комплексом Fe3+, равна 374 кДж.

5.19. Рассчитайте константу скорости и определите
порядок реакции образования фосгена СО + Cl2 � СОCl2 на
основании зависимости общего давления в системе от вре�
мени протекания процесса при T = 300 К. Для проведения
реакции использовали равные концентрации реагентов.

5.20. Для проведения фотолиза 5 молей вещества по�
требовалось 2030 кДж энергии. Определите длину волны
излучения, с помощью которого можно провести данную
реакцию, если квантовый выход реакции равен единице.

5.21. При температуре T определена зависимость вре�
мени полупревращения эфира от его начальной концент�
рации с0:

Определите константу скорости и порядок реакции:
СН3СООС2Н5 + NaОH � СН3СООNa + С2Н5ОH. Начальные
концентрации щелочи и эфира равны.

5.22. Элементарная реакция 3А � В + С завершается
на 50% в течение 48 мин, если начальная концентрация
вещества А равна 0,3 моль/л. Какой должна быть началь�
ная концентрация вещества А, чтобы время полупревра�
щения сократилось до 6 мин при той же температуре?

МНОГОВАРИАНТНЫЕ ЗАДАЧИ

5.1. Запишите кинетическое уравнение, определите
порядок элементарной односторонней реакции и размер�
ность константы ее скорости.

5.2. Используя значения �0 (начальная скорость реак�
ции при T1) и с0А (начальная концентрация вещества А),
определите константу скорости и период полупревраще�
ния при T1 (табл. 5.1).
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5.3. Определите промежуток времени *, в течение ко�
торого концентрация продукта реакции B достигнет зна�
чения c�B при T1. Рассчитайте скорость реакции в момент
времени * и сравните ее с начальной скоростью. Сделайте
вывод о влиянии концентрации реагента на величину ско�
рости реакции.

5.4. Используя значение энергии активации реакции
Еа, определите предэкспоненциальный множитель в урав�
нении Аррениуса. Во сколько раз изменится скорость ре�
акции при повышении или понижении энергии актива�
ции на величину �Еа при T1? Сделайте вывод о влиянии
энергии активации на величину скорости реакции.

5.5. Определите константу скорости реакции при T2.
Рассчитайте, во сколько раз изменится начальная ско�
рость реакции при повышении температуры от T1 до T2.
Сделайте вывод о влиянии температуры на величину ско�
рости реакции.

ОТВЕТЫ НА ЗАДАЧИ
ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОГО РЕШЕНИЯ

К ГЛАВЕ 5

5.1. Увеличится в 2 раза. 5.2. a = 3, b = 2, c = 1, d = 4.
5.3. � � �

2 2H S SO .  5.4. � � �
22

2
FCl O ,kC C  n = 2 + 1 = 3. 5.5. n = 3,

[k] = л2�моль–2�с–1. 5.6. � � 2
А.kC  5.7. Увеличится в 4 раза;

нет. 5.8. k = 5,34�10–6 л�моль–1�с–1; � = 1,73�10–5 моль�л–1�с–1.

5.9. � �
�

3

3
2 3

2
3 1 О

О
2 О 3 О

2
.

k k c

k с k c
 5.10. Увеличится в 1011 раз. 5.11. k =

= 5�10–3 сут–1, � = 71 сут. 5.12. 34 кДж. 5.13. k = 8,66�10–2

сут–1, �1/2 = 8 сут, � = 16 сут. 5.14. 14,45 кДж. 5.15. k =
= 19,95�10–3 л�моль–1�с–1, �1/2 = 66,8 мин. 5.16. � = 1,72�10–5

моль�л–1�с–1; �1/2 = 97 мин. 5.17. Еа = 102 кДж, k0 =
= 2,86�1013 с–1. 5.18. V = 0,5 л. 5.19. k = 0,003 л�моль–1�с–1;
n = 2. 5.20. � = 295 нм. 5.21. n = 2; k = 5,56 л�моль–1�с–1.
5.22. с0А = 0,85 моль/л.
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РАСТВОРЫ

6.1.
ОБЩИЕ ПОНЯТИЯ

Растворы — это гомогенные многокомпонентные систе�
мы, состав которых может в некоторых пределах непре�
рывно меняться без скачкообразного изменения свойств.
Окружающий нас мир во многом состоит из растворов.
Атмосферу, Мировой океан, многие минералы можно рас�
сматривать как композиции растворов. Истинные раст2
воры содержат атомы, молекулы, ионы, размеры которых
обычно не превышают 5�10–9 м (5 нм). Различают газовые,
жидкие и твердые растворы. Все компоненты растворов
термодинамически равноценны. Условно их обычно делят
на растворенные вещества и растворитель, который не
меняет своего фазового состояния при образовании раст�
вора и концентрация которого выше, чем других компо�
нентов.

Газовые растворы, или газовые смеси. В газообразном
состоянии частицы слабо взаимодействуют друг с другом,
поэтому газовый раствор при обычном давлении можно
считать смесью компонентов. Примером газового раство�
ра служит воздух, состоящий из азота, кислорода, диок�
сида углерода, паров воды и других газов. Общее давле�
ние газовой смеси равно сумме парциальных давлений
компонентов. При невысоких давлениях газы смешива�
ются друг с другом в любых соотношениях.

Твердые растворы. Твердые растворы — это фазы пе�
ременного состава, в которых атомы различных элемен�
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тов расположены в общей кристаллической решетке. Кри�
сталлические тела способны образовывать твердые раство�
ры в большинстве случаев с узкими пределами концент�
раций растворяющегося компонента. Однако известны
системы с полной взаимной растворимостью, например
Сu–Ag и Ag–Au.

Различают твердые растворы замещения и внедрения.
В твердых растворах замещения частицы растворяюще�
гося компонента (атомы, ионы, молекулы) замещают в
узлах решетки частицы основного компонента. Растворы
замещения образуются, когда размеры частиц примерно
одинаковы и кристаллические решетки однотипны, в том
числе и по характеру химической связи. Если частицы
компонентов существенно различаются по размерам, то
происходит внедрение частиц одного компонента в меж�
доузлия решетки другого компонента и образуется твер�
дый раствор внедрения. Примерами твердых растворов
внедрения могут служить растворы водорода, азота, кис�
лорода и других неметаллов в металлах.

Жидкие растворы. К жидким растворам относят ра�
створы газов, жидкостей и твердых веществ в жидких ра�
створителях. В зависимости от природы растворителя раз�
личают водные и неводные растворы.

По наличию или отсутствию электролитической дис�
социации растворенного вещества на ионы различают ра2
створы электролитов и растворы неэлектролитов.

Многие химические реакции, в том числе технически и
жизненно важные, протекают в жидких растворах. Свойст�
ва таких растворов, особенно водных, являются наиболее
изученными и будут рассмотрены подробнее ниже.

6.2.
КОНЦЕНТРАЦИЯ РАСТВОРОВ

Концентрацией называют отношение количества или
массы вещества, содержащегося в растворе, к объему или
массе раствора или растворителя. Наиболее распростра�
нены следующие способы выражения концентрации раст�
воров:
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� молярная концентрация, сВ — отношение числа мо�
лей вещества, содержащегося в растворе, к объему ра�
створа, �моль/м3�, �моль/л�;

� молярная концентрация эквивалента (нормальная
концентрация), сэк — отношение числа молей эквива�
лентов вещества, содержащегося в растворе, к объему
этого раствора, �моль/м3�, �моль/л�;

� моляльность, сm — отношение числа молей растворен�
ного вещества к массе растворителя, �моль/кг�;

� молярная доля вещества, хВ — отношение числа мо�
лей одного из компонентов раствора к сумме молей всех
компонентов раствора, может быть выражена в долях
единицы (хВ), в процентах (%), промилле (�) и в мил�
лионных долях (млн–1), или ppm;

� титр раствора, TB — отношение массы растворенного
вещества (в граммах) к объему раствора (в мл), �г/мл�;

� массовая доля вещества, 0B — отношение массы ра�
створенного вещества к общей массе раствора, может
быть выражена в долях единицы, процентах, промил�
ле и миллионных долях.
Все виды концентраций взаимосвязаны (задачи 6.1, 6.2).

6.3.
ОБЩИЕ СВОЙСТВА РАСТВОРОВ

Общими являются свойства растворов, которые зави�
сят от концентрации и практически не зависят от приро�
ды растворенных веществ. Они также называют коллига2
тивными (коллективными). Такие свойства могут прояв�
ляться в полной мере в идеальных растворах. Идеальным
называют раствор, в котором не происходят химичес2
кие реакции между компонентами, а силы межмолеку2
лярного взаимодействия между компонентами одинако2
вы. Образование таких растворов не сопровождается теп�
ловым эффектом (�Н = 0), и каждый компонент ведет себя
в растворе независимо от других компонентов. К идеаль�
ным растворам по своим свойствам приближаются лишь
очень разбавленные растворы неэлектролитов.

К общим свойствам растворов относятся понижение
давления насыщенного пара растворителя над раство2



ГЛАВА 6. РАСТВОРЫ 275

ром и температуры замерзания, повышение температу2
ры кипения и осмотическое давление. Эти свойства про�
являются в случае растворов нелетучих растворенных ве�
ществ, т. е. веществ, давлением паров которых можно пре�
небречь.

Закон Рауля. Молекулы нелетучего растворенного ком�
понента раствора препятствуют испарению из раствора
молекул растворителя. Французский ученый Р. Рауль от�
крыл закон, согласно которому понижение давления на�
сыщенного пара растворителя А над раствором �рА про�
порционально молярной доле растворенного нелетучего
вещества хВ:

� �� � � �A A A A B,p p p p x (6.1)

где �
Ap  и рА — давления насыщенного пара растворителя

над чистым растворителем и над раствором соответствен�
но; �рА — разность между давлениями насыщенного пара
растворителя над чистым растворителем и над раствором.
Из уравнения (6.1) следует, что с увеличением содержа�
ния нелетучего растворенного компонента давление пара
растворителя над раствором уменьшается.

Из закона Рауля возникают два следствия. Согласно
первому следствию температура кипения раствора выше
температуры кипения раство2
рителя. Это обусловлено тем,
что давление насыщенного па�
ра растворителя над раствором
становится равным атмосфер�
ному давлению (условие кипе�
ния жидкости) при более высо�
кой температуре, чем в случае
чистого растворителя (рис.
6.1). Повышение температуры
кипения �Ткип пропорциональ�
но моляльности раствора сm:

                   �Tкип = Kэcm, (6.2)

где Kэ — эбулиоскопическая по�
стоянная растворителя.

Рис. 6.1
Зависимость давления насы�
щенного пара растворителя
от температуры над чистым

растворителем (водой) (1)
и над раствором нелетучего

компонента (2)
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Согласно второму следствию из закона Рауля, темпе2
ратура замерзания (кристаллизации) раствора ниже
температур замерзания (кристаллизации) чистого ра2
створителя. Это обусловлено более низким давлением
пара растворителя над раствором, чем над растворителем
(рис. 6.1). Понижение температуры замерзания (кристал�
лизации) �Тзам пропорционально моляльности раствора:

�Tзам = Kкcm, (6.3)

где Kк — криоскопическая постоянная.
Значения Kэ и Kк зависят от природы растворителя

(табл. 6.1).

Используя уравнения (6.2) и (6.3), можно определить
молярную массу вещества. Для этого экспериментально
определяют повышение температуры кипения или замер�
зания раствора. Если известна масса растворенного веще�
ства mB и растворителя mА, то молярную массу растворен�
ного вещества МВ определяют по уравнению

� �
�

3
В

В
А

10 [г/моль],
mKM

T m
(6.4)

где K = Kэ либо K = Kк.
Более точные данные получают по измерению темпе�

ратуры замерзания.
Осмотическое давление. Самопроизвольный переход

растворителя через полупроницаемую мембрану, разделяю�
щую раствор и растворитель или два раствора с различ�
ной концентрацией растворенного вещества, называется
осмосом. Осмос обусловлен диффузией молекул раствори�
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теля через полупроницаемую пе�
регородку, которая пропускает
только молекулы растворителя.
Молекулы растворителя диффун�
дируют из растворителя в раствор
или из менее концентрирован�
ного раствора в более концент�
рированный, поэтому концентри�
рованный раствор разбавляется,
при этом увеличивается и высота
его столба (рис. 6.2). Количест�
венно осмос характеризуется ос�
мотическим давлением, равным
силе, приходящейся на единицу площади поверхности, и
заставляющей молекулы растворителя проникать через
полупроницаемую перегородку. Оно равно давлению стол�
ба раствора в осмометре высотой h (рис. 6.2). При равно�
весии внешнее давление уравновешивает осмотическое
давление. В этом случае скорости прямого и обратного пе�
реходов молекул через полупроницаемую перегородку ста�
новятся одинаковыми. Если внешнее давление, приложен�
ное к более концентрированному раствору, выше осмоти�
ческого p, т. е. рвнеш > �, то скорость перехода молекул
растворителя из концентрированного раствора будет боль�
ше, и растворитель будет переходить в разбавленный раст�
вор (или чистый растворитель). Этот процесс, называемый
обратным осмосом, используется для очистки природных
и сточных вод, для получения питьевой воды из морской
воды. Осмотическое давление возрастает с увеличением
концентрации растворенного вещества и температуры.
Вант�Гофф установил, что для осмотического давления
можно применить уравнение состояния идеального газа:

�V = nRT
или

� � .n RT
V

Отсюда
� = сRT, (6.5)

где � — осмотическое давление, кПа; с — молярная кон�
центрация раствора, моль/л.

Рис. 6.2
Схема осмометра:

1 — вода; 2 — полупроницае�
мая мембрана; 3 — раствор.
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Осмос играет очень важную роль в биологических про�
цессах, обеспечивая поступление воды в клетки и другие
структуры. Растворы с одинаковым осмотическим давле�
нием называются изотоническими. Если осмотическое
давление выше внутриклеточного, то оно называется ги2
пертоническим, если ниже внутриклеточного — гипото2
ническим. Например, среднее осмотическое давление кро�
ви при 36�С равно 780 кПа.

Активность. Рассмотренные выше законы строго со�
блюдаются лишь в разбавленных растворах неэлектроли�
тов. По мере повышения концентрации растворенного ве�
щества возрастают отклонения от законов идеальных ра�
створов. Эти отклонения обусловлены различного рода
взаимодействиями между частицами растворенного веще�
ства, а также растворенного вещества и растворителя. Учет
влияния на свойства растворов этих взаимодействий очень
сложен и не всегда практически осуществим. Поэтому
было предложено сохранить для описания свойств реаль�
ных растворов все общие закономерности, применимые к
идеальным растворам, но вместо входящих в них концен�
траций компонентов ввести активности. Активность а
связана с концентрацией следующим соотношением:

а = 
с, (6.6)

где 
 — коэффициент активности, который формально
учитывает все виды взаимодействия частиц в данном ра�
створе, приводящие к отклонению от свойств идеального
раствора. В уравнениях, в которых активность стоит под
знаком логарифма, а также в выражениях для констант
равновесия используют относительную безразмерную ве�
личину активности, равную

�
моль/л

.
1моль/л
a

a

Коэффициент активности вычисляют по эксперимен�
тальным данным. Для этого измеряют какое�либо из свойств
реального раствора (например, температуру кипения или
замерзания) и определяют коэффициент активности как
частное от деления экспериментально полученной вели�
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чины на теоретически рассчитанную для идеального раст�
вора:

� �
экспериментальная величина

.
теоретическая величина

(6.7)

Числитель и знаменатель имеют одни и те же едини�
цы измерения, поэтому коэффициент активности — без�
размерная величина.

6.4.
ХИМИЧЕСКИЕ РАВНОВЕСИЯ В РАСТВОРАХ

Сольватация. Взаимодействие между молекулами и
ионами растворяемого вещества и молекулами раствори�
теля (сольватация) может состоять из нескольких процес�
сов, протекающих последовательно или одновременно:
молекулярной диссоциации, образования сольватов, иони2
зации и электролитической диссоциации. В зависимости
от типа растворяющихся веществ число стадий может из�
меняться. Так, в случае ионных кристаллов стадии обра�
зования сольватов и электролитическая диссоциация со�
вмещены.

В случае ассоциированных молекулярных веществ пер�
вой стадией является молекулярная диссоциация раство�
ренного вещества. Процесс молекулярной диссоциации
происходит вследствие химического взаимодействия меж�
ду молекулами растворяемого вещества АВ и (n + m) мо�
лекулами растворителя S с образованием сольватирован�
ной молекулы АВ(n + m)S:

a) АВ + (n + m)S� AB(n + m)S.

Далее образовавшийся сольват может диссоциировать
на сольватированные ионы (стадия электролитической
диссоциации):

б) АВ(n + m)S� Ар+nS + Bq–mS.

Если процесс сольватации останавливается на стадии
(а), то система представляет собой раствор неэлектро2
лита. Она характеризуется отсутствием ионов в растворе
и соответственно не обладает ионной электрической про�
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водимостью. Разбавленные растворы неэлектролитов под�
чиняются законам идеальных растворов (см. выше). При�
мерами растворов неэлектролитов могут служить раство�
ры кислорода и сахара в воде, углеводородов в углеводо�
родах.

Если в процессе сольватации имеет место стадия (б),
то система является раствором электролита, т. е. про�
исходит электролитическая диссоциация с образованием
ионов. Идея этого процесса была выдвинута С. Аррениу�
сом. Уравнение электролитической диссоциации обычно
записывают, опуская промежуточные стадии и указывая
лишь начальные и конечные продукты реакции. Напри�
мер, процесс диссоциации уксусной кислоты в воде запи�
сывают следующим образом:

СН3СООН + (n + m)Н2О� СН3СОО–nН2О + Н+mН2О.

Особенностью сольватов является то, что коэффици�
енты n и m меняются с изменением концентрации, темпе�
ратуры и других параметров раствора, т. е. приведенные
выше формулы сольватов не отражают их истинного сте�
хиометрического состава. Поэтому в уравнениях химичес�
ких реакций молекулы растворителя при символах ионов
обычно опускают:

СН3СООН� СН3СОО– + Н+.

При растворении ионного соединения процесс сольва�
тации и электролитической диссоциации может протекать
практически необратимо:

c) Ар+Вq– + (n + m)S � Ар+nS + Bq–mS.

Обычно подобные уравнения записывают, опуская мо�
лекулы растворителя:

Ар+Вq– � Ар+ + Bq–.

Примерами растворов электролитов могут служить
растворы щелочей, солей и кислот в воде, растворы ряда
солей в жидком аммиаке и некоторых органических ра�
створителях, например ацетонитриле.

Степень диссоциации электролитов. Выше было дано
понятие электролитов и неэлектролитов и показано, что
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некоторые электролиты диссоциируют обратимо, а неко�
торые — практически необратимо. Для количественной
характеристики электролитической диссоциации было
введено понятие степени диссоциации. Отношение чис2
ла молекул, диссоциированных на ионы, к общему числу
молекул растворенного электролита называется степе2
нью диссоциации �. По степени диссоциации в растворах
все электролиты делятся на две группы. К первой относят
электролиты, степень диссоциации которых в растворах
равна единице и почти не зависит от концентрации раство�
ра. Их называют сильными электролитами. К сильным
электролитам в водных растворах принадлежит подавля�
ющее большинство солей, щелочи, т. е. основания, обра�
зованные металлами семейства s�элементов, кроме Мg и
Ве (LiОН...СsОН и Са(ОН)2...Ва(ОН)2), а также такие кис�
лоты, как НNО3, Н2SО4, НСl, НВr, НI, НСlО4, НClО3 и не�
которые другие.

Электролиты, степень диссоциации которых в раство�
рах меньше единицы и падает с ростом концентрации, на�
зывают слабыми электролитами. К ним относят воду, ряд
кислот, основания р�, d� и f�элементов (Приложение 3).
Между этими двумя группами нет четкой границы, одно
и то же вещество в одном растворителе может быть силь�
ным, а в другом — слабым электролитом. Например, хло�
рид лития и иодид натрия, имеющие ионную кристалли�
ческую решетку, при растворении в воде ведут себя как
типичные сильные электролиты, при растворении же в
ацетоне или керосине эти вещества являются слабыми
электролитами со степенью диссоциации в растворах мень�
ше единицы.

Изменение энтальпии и энтропии системы при раство

рении. Растворение следует рассматривать как совокуп�
ность физических и химических явлений, выделяя при
этом три основных процесса:

1) разрушение химических и межмолекулярных свя�
зей в растворяющихся газах, жидкостях или твердых те�
лах (в том числе и связей в кристаллах), требующее затра�
ты энергии, �Н1 > 0;

2) химическое взаимодействие растворителя с раство�
ряющимся веществом, вызванное образованием новых
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соединений — сольватов (или гидратов) и сопровождаю�
щееся выделением энергии, �Н2 < 0;

3) самопроизвольное перемешивание раствора или рав�
номерное распределение сольватов (гидратов) в раствори�
теле путем диффузии, требующее затраты энергии, �Н3 > 0.

Суммарный тепловой эффект процесса растворения
может быть как положительным (эндотермическое раство�
рение), так и отрицательным (экзотермическое растворе�
ние), и вычисляется по формуле

�рН = �Н1 + �Н2 + �Н3.

Если в воде растворяются газы или жидкости, то энер�
гия �Н1, затрачиваемая на разрыв межмолекулярных свя�
зей, невелика и процесс растворения сопровождается вы�
делением теплоты (�рН < 0). При растворении газов к тому
же происходит убыль энтропии (�рS < 0). Согласно урав�
нению �G = �Н – Т�S самопроизвольному течению про�
цесса растворения газов в воде способствуют низкие тем�
пературы.

Если растворяются кристаллические вещества, разру�
шение решетки требует значительных затрат энергии.
Поэтому растворение твердых веществ в воде часто прохо�
дит с поглощением теплоты (�рН > 0) и является эндотер�
мическим процессом. Обычно такие процессы сопровож�
даются ростом энтропии (�рS > 0). Согласно уравнению
�G = �Н – Т�S, самопроизвольному растворению подоб�
ных кристаллических веществ в воде способствуют высо�
кие температуры.

Теплота растворения, отнесенная к одному молю ра�
створенного вещества, зависит от количества растворите�
ля. Так, например, теплота растворения серной кислоты
в воде меняется таким образом:

Растворимость. Растворение — процесс самопроиз�
вольный и сопровождается уменьшением энергии Гиббса
(�рG < 0). С другой стороны, процесс растворения обратим.
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На границе раздела «вещество — растворитель» идут два
процесса: растворение и выделение вещества из раствора.
В результате может быть достигнуто состояние равнове�
сия, когда скорости обоих процессов сравниваются, при
этом свободная энергия системы достигает минимального
значения и изменение энергии Гиббса �рG = 0.

Раствор, в котором еще возможно самопроизвольное
растворение вещества, является ненасыщенным. Раствор,
в котором в данных условиях дальнейшее самопроизволь�
ное растворение невозможно, называют насыщенным.
Значение концентрации насыщенного раствора при опре�
деленных условиях называют растворимостью вещества
в данных условиях, ср. Растворимость вещества опреде�
ляется его природой, природой растворителя и является
функцией температуры, а если растворяемое вещество га�
зообразное, то и функцией давления газа над раствором.
(Для невысоких давлений растворимость газов в жидкости
пропорциональна их парциальному давлению над жидко�
стью — закон Генри.)

Растворимость большинства твердых веществ возра�
стает с увеличением температуры, а газообразных — умень�
шается. Однако ср ряда солей, щелочей, кислот снижается
с ростом температуры. Это зависит от того, какое значе�
ние, отрицательное или положительное, имеет энтальпия
растворения �рН.

Растворимость жидкостей в жидкостях определяется
прежде всего характером связей между молекулами этих
жидкостей. Вещества с одинаковым характером связей
имеют большую тенденцию к взаимной растворимости:
«подобное растворяется в подобном». Так, полярные и
ионные вещества хорошо растворимы в полярных раство�
рителях, неполярные — в неполярных растворителях.
Однако общей теории растворимости до сих пор не суще�
ствует, и эта характеристика определяется эксперимен�
тально.

Теории кислот и оснований. Существует несколько те�
орий кислотно�основных взаимодействий. Основные из
них: теория электролитической диссоциации, протонная
и электронная теории кислот и оснований.
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Согласно теории электролитической диссоциации, при�
менимой к водным растворам, кислотой является элект�
ролит, который диссоциирует с образованием ионов Н+.
Сильные кислоты (HCl, HNO3, H2SO4) диссоциируют прак�
тически полностью, у слабых кислот диссоциирована лишь
часть молекул. О силе кислот можно судить по константе
диссоциации (Приложение 3). Чем больше константа дис�
социации, тем более диссоциирована кислота.

Основанием называется электролит, который диссо�
циирует с образованием ионов ОН–. Сильные основания
(LiOH, NaOH, KOH) диссоциируют полностью, у слабых
оснований диссоциирована лишь часть молекул.

Существуют электролиты, которые могут диссоцииро�
вать и как кислоты, и как основания:

H+ + RO–�ROH�R+ + OH–.

Такие электролиты называют амфотерными электро2
литами. Амфотерность соединений объясняется малым
различием прочности связей R–H и O–H. Пример амфо�
терного электролита — гидроксид цинка:

2H+ + [Zn(OH)4]2–� Zn(OH)2 + 2H2O�
� [Zn(H2O)2]2+ + 2OH–.

К амфотерным электролитам относятся гидроксиды:
Al(OH)3, Pb(OH)2, Sn(OH)2 и др.

Теория электролитической диссоциации непримени�
ма к взаимодействиям, не сопровождающимся диссоциа�
цией на ионы. Например, аммиак, не имея в своем составе
гидроксидной группы, ведет себя как основание:

NH3 + HF = NH4F.

Согласно протонной теории (Д. Бренстед, 1923), кис�
лоту считают донором протонов, а основание — акцепто�
ром протонов. Таким образом, при взаимодействии кис�
лота отдает, а основание принимает протон: основание +
протон� кислота. Основание и кислота, связанные дан�
ным соотношением, называются сопряженными. Взаимо�
действие между кислотой и основанием согласно протон�
ной теории обозначается схемой

Кислота1 + Основание2 = Кислота2 + Основание1.
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Согласно электронной теории (Дж. Льюис, 1924),
кислота является акцептором, а основание — донором
электронов. Если в состав кислоты входит водород, то она
называется водородной. Если кислота не содержит водо�
рода, то она называется апротонной. Взаимодействие кис�
лоты и основания (по Льюису) приводит к образованию
ковалентной связи по донорно�акцепторному механизму.
Например,

� �

�
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� �

�
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�
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Электронная теория охватывает более широкий круг
соединений, чем протонная теория. Например, к кислот�
но�основным можно отнести взаимодействия между ком�
плексообразователем (кислотой) и лигандами (основани�
ями).

В соответствии с современной теорией равновесия в
растворах взаимодействие кислоты НА и основания В мож�
но представить как совокупность нескольких последова�
тельных стадий:

� � � ���� ��� ���� ���� ��� ���
S S S

HA B HAB HB A HB A ,

где S — растворитель.
Процесс кислотно�основного взаимодействия может

остановиться на любой стадии приведенной схемы: может
образоваться как раствор неэлектролита, т. е. молекула
НАВ или ионизированный комплекс НВ+А–, так и раствор
электролита, т. е. ионы НВ+ и А–.

6.5.
ВОДНЫЕ РАСТВОРЫ ЭЛЕКТРОЛИТОВ

Вода является растворителем для многих веществ. Это
обусловлено полярным характером молекул воды и спо�
собностью ее молекул образовывать химические связи с
другими молекулами. Учитывая широкое распространение
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водных растворов электролитов и их большую важность
для науки и техники, рассмотрим эти растворы более под�
робно.

Слабые электролиты и константа диссоциации. В раст�
ворах слабых электролитов устанавливается равновесие
между ионами и недиссоциированными молекулами. К не�
му можно применить закон действующих масс, а относи�
тельные активности ионов вследствие их малой величи�
ны заменить относительными равновесными концентра�
циями. Так, для процесса диссоциации кислоты

НА�Н+ + А–

константа равновесия Kc равна

� �
� �Д

[H ][A ]
.

[HA]
cK K (6.8а)

Константа равновесия для процесса диссоциации на�
зывается константой диссоциации KД или константой кис�
лотности. Для процесса диссоциации слабого основания

RОН�R+ + ОН–

константа равновесия, называемая константой диссоциа�
ции основания, равна

� �
� �Д

[R ][OH ]
.

[ROH]
cK K (6.8б)

Константа диссоциации зависит от природы диссоции�
рующего вещества и растворителя, а также от температу�
ры и не зависит от концентрации раствора. С повышением
температуры константа диссоциации обычно уменьшает�
ся, что в соответствии с принципом Ле Шателье свидетель�
ствует об экзотермическом характере реакции. В Приложе�
нии 3 приведены значения констант диссоциации слабых
электролитов в воде при T = 25�С. Чем меньше константа
диссоциации, тем слабее диссоциирует электролит, тем
меньше концентрация ионов в растворе.

Степень диссоциации � меняется с разбавлением ра�
створа. Рассмотрим процесс диссоциации кислоты по 1�й
ступени:

НА�Н+ + А–.
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Принимая исходную концентрацию кислоты равной
с, а степень диссоциации �, получаем, что концентрация
части кислоты, которая диссоциирована, равна �с. Так как
при диссоциации одной молекулы кислоты образуется по
одному иону Н+ и НСОО–, то равновесные концентрации
ионов будут одинаковы и равны �с. Концентрация недис�
социированной кислоты равна

с – �с = с(1 – �).

Подставив значения равновесных концентраций в
уравнение (6.8а), получим

� � �� � �
�� �� ��

2 2 2 2

Д ,
(1 ) 1 (1 )

c cK
c V

(6.9)

где �1/ .V c
Уравнение (6.9) было получено Оствальдом и называ�

ется законом Оствальда. Если ��1, то уравнение (6.9)
упрощается

� �2
ДK c (6.10а)

и
� � Д / .K c (6.10б)

Уравнение (6.10б) называется законом разбавления
Оствальда. Из него следует, что степень диссоциации
уменьшается с увеличением концентрации слабого элект�
ролита. Аналогичное уравнение можно получить для сла�
бого основания.

Многоосновные слабые кислоты и основания диссоци�
ируют ступенчато, причем константа диссоциации по каж�
дой последующей ступени всегда на несколько порядков
ниже, чем предыдущей. Например:

� 1�я ступень

� � �� � ��
1

5
2 ДZn(OH) ZnOH OH ; 4,4 10 ;K

� 2�я ступень

� � �� � ��
2

+ 2 9
ДZnOH Zn OH ; 1,5 10 .K

Это значит, что концентрация ионов, образующихся по
1�й ступени, на несколько порядков выше, чем концентра�
ция ионов, образующихся по 2�й ступени диссоциации.
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Тем не менее следует иметь в виду, что в растворе присут�
ствуют все виды указанных ионов и раствор имеет слож�
ный ионно�молекулярный состав.

Сильные электролиты. В растворах слабых электроли�
тов взаимодействие ионов друг с другом относительно мало
вследствие их незначительной концентрации. В растворах
сильных электролитов из�за полной их диссоциации кон�
центрация ионов велика.

В уравнении диссоциации электролита стрелка указы�
вает только на прямой процесс, например:

� �

� �

� �
� �3 2

2 4 3 4

NaCl Na Cl ;

Al (SO ) 2Al 3SO .

Свойства таких растворов существенно зависят от сте�
пени взаимодействия входящих в их состав ионов как друг
с другом, так и с полярными молекулами растворителя.
Согласно теории П. Дебая и Э. Хюккеля, взаимодействие
ионов в растворах сильных электролитов приводит к тому,
что катионы и анионы испытывают взаимное притяжение,
а ионы одного знака заряда отталкиваются друг от друга.

Ионы, взаимодействующие с произвольно выбранным
центральным ионом, располагаются вокруг него не в виде
кристаллической решетки, а в виде сферы, которая назы�
вается ионной атмосферой (рис. 6.3).

В состав ионной атмосферы входят
катионы и анионы. Однако преобла�
дают ионы, противоположные по зна�
ку заряда центральному иону. Сум�
марный заряд ионной атмосферы ра�
вен по величине заряду центрального
иона и противоположен ему по знаку.
Все ионы в растворе равноправны, по�
этому каждый из них является цент�
ральным ионом и одновременно входит

в состав ионной атмосферы другого иона. За счет теплового
движения ионы, входящие в состав ионной атмосферы,
постоянно меняются местами с ионами, находящимися за
ее пределами, т. е. ионная атмосфера имеет статистичес�
кий характер.

Рис. 6.3
Модель ионной

атмосферы
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Понятие «ионная атмосфера», введенное П. Дебаем и
Э. Хюккелем, позволило значительно упростить расчеты,
связанные с растворами сильных электролитов. Энергия
межионного взаимодействия зависит от плотности заряда
ионной атмосферы и ее среднего радиуса. С увеличением
концентрации раствора электролита плотность заряда
ионной атмосферы растет, а ее средний радиус уменьша�
ется, что повышает энергию взаимодействия центральных
ионов с их ионными атмосферами.

С ростом концентрации электролита более сильное
влияние на свойства раствора начинает оказывать процесс
образования гидратов, в результате которого изменяются
размеры растворенных частиц, плотность их заряда, а так�
же вязкость всего раствора в целом. С увеличением кон�
центрации раствора электролита уменьшается среднее
расстояние между противоположно заряженными ионами.
При этом растет вероятность образования длительно су�
ществующих ионных пар, так называемых ионных двой�
ников, основное отличие которых от молекул заключает�
ся в большей длине связи и наличии взаимодействующих
с ионной парой молекул растворителя.

Таким образом, при увеличении концентрации раство�
ра электролита более важную роль во взаимодействии
между растворенными частицами начинают играть близ�
кодействующие силы химической связи. Природа и энер�
гия этих сил зависят от специфических свойств взаимо�
действующих частиц, поэтому увеличивается различие в
свойствах растворов разного химического состава.

Активность электролитов в водных растворах. Как
указывалось в параграфе 6.4, для применения законов
идеальных растворов к реальным системам было введено
понятие активности а (6.6).

Метод вычисления коэффициента активности по экс�
периментальным данным (6.7) позволяет определить лишь
значения средних коэффициентов активности электроли�
та (табл. 6.2). В настоящее время не существует методов
экспериментального определения коэффициентов актив�
ности отдельных ионов. При необходимости расчета этих
величин обычно принимают, что средний коэффициент
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активности электролита представляет собой среднее гео�
метрическое коэффициентов активности образующих его
ионов. Так, для электролита АnВm, диссоциирующего по
уравнению

АnBm � nAm+ + mBn–,

коэффициент активности ионов 
 равен

� �
��� � � �

A B
.m n

n mn m (6.11)

Коэффициенты активности зависят от природы раство�
рителя и растворенного вещества, от концентрации раство�
ра, а также от температуры (табл. 6.2).

Как видно из таблицы 6.2, коэффициенты активности
меняются в очень широких пределах: в области разбав�
ленных растворов они стремятся к единице, в то время
как в области высококонцентрированных растворов они
могут достигать единиц и десятков. В области разбавлен�
ных растворов (ниже 0,1 моль/л) коэффициенты актив�
ности зависят главным образом от концентрации и заряда
ионов в растворе и мало зависят от природы растворен�
ных веществ. Эта закономерность известна в теории ра�
створов под названием правила ионной силы. Согласно
этому правилу ионы одинакового заряда, независимо от их
природы, в разбавленных растворах с одинаковой ионной
силой имеют равные коэффициенты активности (табл. 6.3).

Ионной силой раствора называется полусумма произ�
ведений относительных концентраций всех ионов, при�
сутствующих в растворе, на квадрат их заряда:

� � 20,5 .i iI c z (6.12)
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Правило ионной силы позволяет рассчитать коэффи�
циенты активности отдельных ионов в разбавленных ра�
створах. Коэффициенты активности ионов уменьшаются
с увеличением ионной силы растворов и заряда ионов
(табл. 6.3).

Расчеты ионной силы и коэффициентов активности
ионов подробно рассмотрены в задачах 6.10, 6.11.

Коэффициенты активности сами по себе не раскрыва�
ют природы процессов, протекающих в реальных систе�
мах. Они просто позволяют, используя простые соотно�
шения, рассчитать свойства реальных растворов.

Строго говоря, для расчета константы равновесия лю�
бого обратимого процесса, протекающего в растворе, вме�
сто относительных концентраций следует использовать
соответствующие относительные активности. Так, для
обратимого процесса:

АnBm� nAm+ + mBn–

суммарная константа диссоциации слабого электролита
будет равна

� ��
� A A

Д
A B

.
m n

n m

n ma a
K

a
(6.13)

Однако, учитывая сложный ионно�молекулярный со�
став растворов многоосновных слабых электролитов в раз�
бавленных растворах с малой ионной силой, можно с уве�
ренностью пользоваться соотношениями (6.8а) и (6.8б).

6.6.
ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКАЯ ДИССОЦИАЦИЯ ВОДЫ.

ВОДОРОДНЫЙ ПОКАЗАТЕЛЬ СРЕДЫ

Ионное произведение воды. Вода является очень сла�
бым электролитом. Обратимый процесс:

Н2О + Н2О�Н3О+ + ОН–

называется самоионизацией или автопротолизом.
Диссоциацию воды часто записывают в более простом

виде:
Н2О�Н+ + ОН–.
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Константа диссоциации воды может быть вычислена
по уравнению

� ��
�

2

H OH
Д

H O
.

a a
K

a
(6.14)

Учитывая, что при комнатной температуре на ионы
распадается примерно одна из 108 молекул воды, актив�
ности ионов в уравнении могут быть заменены их концен�
трациями, а концентрацию нераспавшихся молекул воды
можно считать равной исходной концентрации молекул
воды. Концентрацию молекул воды можно рассчитать,
разделив массу 1 л воды на ее молярную массу:

[H2O] = 1000/18 = 55,56 моль/л.

Относительная равновесная концентрация воды равна

� �2 2[H O] [H O]/1моль/л 55,56.

Считая эту величину постоянной, уравнение (6.14)
можно записать в виде

� �� � � �Д В55,56 [H ] [OH ] ,K K (6.15а)

где KВ — ионное произведение воды, постоянная, завися�
щая от температуры.

Так как в соответствии с уравнением диссоциации кон�
центрации ионов Н+ и ОН– в воде одинаковы, их можно
определить, зная ионное произведение воды при данной
температуре. При 295 К ионное произведение воды равно
10–14.

Отсюда
� �� � � 7

В[H ] [OH ] 10 .K

Диссоциация воды — процесс эндотермический, поэто�
му константа KВ существенно возрастает с ростом темпе�
ратуры (табл. 6.4).
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При расчетах, связанных с водными растворами элек�
тролитов, используют не концентрации, а активности
ионов:

� �� �В H OH .K a a (6.15б)

Как всякая константа равновесия, константа KВ не за�
висит от активностей ионов Н+ и ОН– в растворе. Так, если
в воду добавить кислоты, активность ионов Н+ резко воз�
растает. Тогда за счет подавления диссоциации воды рав�
новесие этого процесса сместится влево и активность ионов
ОН– в растворе уменьшится, но ионное произведение воды
останется неизменным.

Водородный показатель среды рН. В соответствии с
теорией электролитической диссоциации ионы Н+ явля�
ются носителями кислотных свойств, а ионы ОН– — носи�
телями основных свойств. Поэтому раствор будет:

� нейтральным, когда � �� � ВH OH ;a a K
� кислым, когда � ��H OH ;a a
� щелочным (основным), когда � ��H OH .a a

Для характеристики кислотности среды введен специ�
альный параметр — водородный показатель, или рН. Во2
дородным показателем, или рН, называется взятый с об�
ратным знаком десятичный логарифм относительной ак�
тивности ионов водорода в растворе:

�� � HpH lg .a (6.16)

Водородный показатель определяет реакцию среды
раствора. Например, при 295 К среда является нейтраль�
ной при рН 7 �

�� 7
H( 10 ),a  кислой — при рН < 7 �

�� 7
H( 10 ),a

щелочной — при рН > 7 �
�� 7

H( 10 ).a  Значение рН 7 соот�
ветствует нейтральному раствору только при 295 К (табл.
6.4). С изменением температуры меняются KВ (см. выше)
и концентрация ионов Н+ в нейтральном растворе. Напри�
мер, при 353 К KВ = 25,1�10–14 и в нейтральном растворе
активность ионов водорода равна �

�� � 7
H 5 10a  и рН 6,3.

По уравнению (6.15б) можно по известным значениям
активности ионов Н+ рассчитать активность ионов ОН–:

� �� ВOH H/ .a K a (6.17)

По аналогии с рН введен показатель рОН:

�� OHpOH lga (6.18)
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и показатель рKВ:
рKВ = –lgKВ. (6.19)

Из уравнений (6.15б)–(6.19) следует

рKВ = рН + рОН. (6.20)

Таким образом, зная рОН, можно легко рассчитать рН,
и наоборот.

Водородный показатель имеет важное значение для
большинства процессов, протекающих в жидкой фазе, так
как ионы Н+ и ОН– непосредственно участвуют во многих
из этих процессов. Кроме того, эти ионы являются гомо�
генными катализаторами многих реакций. Величина рН
может служить критерием силы кислоты или основания.
В ряду кислот более сильной будет та, у которой при оди�
наковой молярной концентрации активность ионов Н+

выше (т. е. рН ниже).
Расчеты рН слабых и сильных кислот и оснований.

При расчете рН слабых электролитов обычно принимают,
что �

��H [H ].a  В этом случае

�� �pH lg[H ]. (6.21)

Концентрация ионов водорода в растворе слабых кис�
лот с молярной концентрацией с равна: [H+] = �c. Степень
диссоциации � определяют по уравнению Оствальда (6.9)
или (6.10а) и (6.10б). Для слабых оснований значения рН
находят по уравнению (6.20).

Расчет рН сильных кислот и оснований проводят по
уравнениям (6.16), (6.18) и (6.20). Для определения ак�
тивности ионов водорода или гидроксида определяют ион�
ную силу раствора по уравнению (6.12) и коэффициенты
активности ��H  или ��OH  по таблице 6.3 (задачи 6.7–6.12).

Кислотно
основные индикаторы. Для точного опреде�
ления рН растворов имеются приборы рН�метры, с помо�
щью которых можно измерить рН с точностью до 0,01 еди�
ницы рН.

В химическом анализе для оценки реакции среды ши�
роко применяются индикаторы. Кислотно�основными ин�
дикаторами или просто индикаторами, называют вещест�
ва, меняющие свою окраску в определенной области зна�
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чений рН раствора. Индикаторами могут быть слабые орга�
нические кислоты НInd и основания IndОН, молекулы и
ионы которых имеют разную окраску. Будучи введенны�
ми в исследуемый раствор, индикаторы диссоциируют по
одному из следующих механизмов:

а) НInd�Н+ + Ind–;

б) IndОН� Ind+ + ОН–.

Так как процесс диссоциации слабых электролитов
обратим, положение равновесия в системах (а) и (б) зави�
сит от кислотности исследуемого раствора. В кислых ра�
створах индикаторы, представляющие собой слабые кис�
лоты, в соответствии с принципом Ле Шателье находятся
преимущественно в виде молекул и окраска раствора со�
ответствует молекулярной форме индикатора НInd. Ин�
дикаторы, являющиеся слабыми основаниями, в раство�
рах кислот напротив будут находиться в своей ионной фор�
ме Ind+, которая обусловливает окраску раствора.

Так константа диссоциации кислотного индикатора
записывается в виде

� � �

�

�
� � ДH Ind Ind

Д
HInd HInd H

или .
Ka a a

K
a a a

(6.22)

Как видно из (6.22):
� если ��Д H ,K a  то � � HIndInda a  и раствор имеет окраску

иона;
� если ��Д H ,K a  то � � HIndInd ,a a  раствор имеет окраску

недиссоциированной кислоты;
� если ��Д H ,K a  то � � HIndInd ,a a  происходит смена ок�

раски.
Некоторые наиболее распространенные индикаторы

приведены в таблице 6.5.
Окраска универсального индикатора (смеси индикато�

ров) изменяется от красной (рН < 3,4) через оранжевую
(рН 3,4–4,7), желтую (рН 4,7–6,2), зеленую (рН 6,2–7,2),
голубую (pH 7,2–8,5) до фиолетовой (рН > 8,5).

Буферные растворы. Буферными называют растворы,
рН которых относительно мало изменяется при добавле�
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нии небольших количеств кислот или оснований. Как пра�
вило, они представляют собой смесь слабой кислоты и ее
соли, например CH3COOH и CH3COOK, или слабого осно�
вания и его соли, например NH4OH и NH4Cl. В таких ра�
створах соль диссоциирована полностью, а слабый элект�
ролит диссоциирован в очень малой степени, так как рав�
новесие его диссоциации практически полностью смещено
влево. Например, в ацетатном буфере:

CH3COOH� CH3COO– + Н+;

CH3COOK � CH3COO– + K+.
(6.23)

При добавлении сильной кислоты в такой буферный
раствор ее ионы водорода связываются в слабую кислоту
буфера ионами соли:

Н+ + CH3COO–� CH3COOH.

При добавлении в буферный раствор основания его
гидроксид�ион связывается ионами Н+ буфера в слабый
электролит — воду:

ОН– + Н+�Н2О.
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Образование слабых электролитов при добавлении в
буферный раствор кислоты или основания и обусловлива�
ет устойчивость рН.

Запишем выражение для константы диссоциации ук�
сусной кислоты:

� � �

�

�
� �3 3

3 3

H СН СОО СН СОО Д
Д

СН СООН СН СООН Н

или .
a a a K

K
a a a

(6.24)

Преобразовав это выражение относительно �Ha  и ло�
гарифмируя его, получаем

�� �
� � � �

	 

3

3

CH COO
Д

CH COOH
pH p lg ,

a
K

a
(6.25)

где рKД = –lgKД.
Так как соль полностью диссоциирована, а доля дис�

социированной кислоты ничтожно мала, можно считать,
что концентрация ионов CH3COO– в буферном растворе
равна концентрации соли: � �

3 солиCH COO .c c  Поскольку дис�
социация кислоты подавлена, можно принять, что кон�
центрация недиссоциированной кислоты равна исходной
концентрации кислоты: �

3CH COOH кислоты.c c  В первом при�
ближении можно заменить активности концентрациями
в выражении (6.24).

В результате получаем

� �
� �3 3

3 3

CH COO CH COO соли

CH COOH CH COOH кислоты
.

a c c
a c c

Соответственно имеем выражение для расчета рН бу�
ферного раствора:

� �� � � �
� 	

соли
Д

кислоты
pH p lg .

c
K

c
(6.26)

Аналогичным образом для рН буферной системы, со�
стоящей из слабого основания и его соли, получим

� �� � � � �
� 


основания
Д

соли
pH 14 p lg .

c
K

c
(6.27)

Как видно из формул (6.26) и (6.27), при равных концент�
рациях соли и слабого электролита в буфере рН = рKД —
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для кислоты и рН = 14 – рKД — для слабого основания. Вы�
ражения (6.26) и (6.27) используются для расчета коли�
честв слабого электролита и его соли, необходимых для
приготовления буферных растворов с заданным рН, и для
расчета константы диссоциации слабого электролита по
измеренному значению рН. Область рН, в котором буфер
эффективен, обычно составляет +1 от рKД. Под буферной
емкостью 1 обычно понимают чувствительность рН буфе�
ра к добавлению сильной кислоты или щелочи и опреде�
ляют как

1 = �с/�рН, (6.28)

где �с — количество добавленных к буферу ионов Н+ или
ОН– в пересчете на моль/л; �рН — изменение рН при этом.

Из формулы (6.28) вытекает менее строгое, но более
наглядное толкование буферной емкости как количества
кислоты или щелочи, которое нужно добавить к 1 л ра�
створа, чтобы изменить (уменьшить или увеличить) его
рН на единицу (задачи 6.14 и 6.15).

Во многих природных системах буферы играют важ�
ную роль. В плазме крови одной из важнейших буферных
систем является бикарбонатная система, поддерживаю�
щая рН крови в пределах 7,2–7,6.

6.7.
РАВНОВЕСИЯ В РАСТВОРАХ ЭЛЕКТРОЛИТОВ

Гидролиз солей. Гидролизом солей называют реакции
обмена между водой и растворенными солями. Практи�
чески все соли являются сильными электролитами, в воде
они полностью диссоциируют, поэтому гидролизу подвер�
гаются ионы. В этом плане все соли можно разделить на
четыре типа.

Соли, образуемые сильными кислотами и слабыми
основаниями (NH4NO3, AlCl3, CuSO4 и т. д.). Соли этого
типа при растворении в воде образуют кислый раствор
(рН < 7). С молекулами воды взаимодействуют катионы
соли, в результате чего образуется слабое основание и из�
быточное количество ионов водорода:

� �� ��2 44NH H O NH OH H .
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Соли, образуемые слабыми кислотами и сильными
основаниями (K2SiO3, Na2S, Ba(СН3СОО)2 и т. д.). Соли это�
го типа при растворении в воде образуют основной раствор
(рН > 7). С молекулами воды реагируют анионы соли, в
результате чего образуется слабая кислота и избыточное
количество ионов гидроксида:

CH3COO– + H2O� CH3COOH + ОН–.

Соли, образуемые сильными кислотами и сильными
основаниями (KI, NaВr, СsCl, RbNО3 и т. д.). При раство�
рении в воде солей этого типа образуется нейтральный ра�
створ. Поскольку ни катионы, ни анионы таких солей не
вступают в обменные реакции с водой, в растворе не про�
исходит образования избыточного количества ни ионов
водорода, ни гидроксид�ионов. Поэтому раствор остается
нейтральным и имеет рН около 7.

Соли, образуемые слабыми кислотами и слабыми осно2
ваниями (NН4СN, РbCO3, Аl2S3 и т. д.). Водные растворы
солей этого типа могут быть слабокислыми, слабооснов�
ными или нейтральными. С молекулами воды взаимодей�
ствуют одновременно и катионы, и анионы соли, напри�
мер при гидролизе соли NН4СN:

� �

� �

� �
� �

�
�

2 44

2

NH H O NH OH H ;

CN H O HCN OH .

Реакция среды растворов таких солей определяется
соотношением констант диссоциации продуктов гидроли�
за. В данном случае �

3Д,NH OH Д,HCN,K K  поэтому ион СN–

связывает большее число ионов водорода, чем ион �
4NH

гидроксид�ионов. В результате раствор гидроксида аммо�
ния имеет слабоосновную реакцию среды.

Если в результате гидролиза могут образоваться труд�
норастворимые или газообразные вещества, то равнове�
сие полностью смещается в сторону продуктов гидролиза
и делает его необратимым. Например

PbCO3 + Н2О = Pb(ОН)2
 + CO2	.

Гидролиз многозарядных ионов протекает ступенча�
то, например:
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� 1�я ступень

Fe3+ + Н2О� FeОН2+ + Н+;

� 2�я ступень

� � �� ��2
2 2FeOH H O Fe(OH) H ;

� 3�я ступень

� �� ��2 32Fe(OH) H O Fe(OH) H .

В обычных условиях (комнатная температура, не слиш�
ком разбавленный раствор) гидролиз идет преимуществен�
но по 1�й ступени. Сместить гидролитическое равновесие
в сторону усиления гидролиза можно путем разбавления
(увеличения концентрации Н2О), повышения температу�
ры (эндотермическая реакция) или удаления продуктов
гидролиза из сферы реакции. Например, при сильном раз�
бавлении раствора, при нагревании или добавлении осно�
ваний равновесие приведенных выше реакций гидролиза
иона железа (III) смещается вправо и гидролиз может идти
вплоть до выпадения осадка малорастворимого Fe(ОН)3.

Количественной характеристикой глубины протека�
ния гидролиза является степень гидролиза $:

� � Г

0
,

c
c (6.29)

где сГ — равновесная концентрация гидролизованных ионов;
с0 — исходная концентрация ионов соли, подвергающих�
ся гидролиза. По определению $ < 1.

Гидролитическое равновесие можно описать соответ�
ствующей константой равновесия — константой гидро2
лиза KГ, которая, строго говоря, представляет собой отно�
шение произведения равновесных активностей продуктов
гидролиза к активности негидролизованных ионов. Одна�
ко при расчетах для упрощения обычно принимают аиона &
& сиона. Например, выражение для константы гидролиза
иона Fe3+ по 1�й ступени (см. выше) можно записать так:

� �

�
�

1

2

Г
3

[FeOH ][H ]
.

[Fe ]
K
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Если умножить и числитель, и знаменатель этой дро�
би на �[OH ] и учесть, что согласно (6.15а) � �� �В [H ] [OH ],K
можно получить формулу для расчета константы гидро�
лиза иона Fe3+ по 1�й ступени:

�

� � �

� �
� � � �

1
2 3 3

2
В В

Г
3 Д ,Fe(OH)Д,FeOH

[FeOH ][H ] [OH ]
,

[Fe ] [OH ]

K K
K

K K

где �2Д,FeOHK  характеризует равновесие FeОН2+� Fe3+ +
+ ОН–.

Нетрудно показать аналогичным образом, что констан�
ты гидролиза иона Fe3+ по 2�й и 3�й ступеням следует рас�
считывать по формулам:

�
� � � �

2 3
2 3 3 1 32

В В В В
Г Г

Д ,Fe(OH) Д,Fe(OH) Д ,Fe(OH)Д,Fe(OH)

; .
K K K K

K K
K K K K

То есть константа гидролиза иона соли по определен2
ной ступени равна ионному произведению воды, деленно2
му на константу диссоциации слабого электролита, об2
разующегося по данной ступени гидролиза:

KГ = KВ/KД. (6.30)

Если соль образована слабым основанием и слабой кис�
лотой, то

KГ = KВ/KДК � KДО, (6.31)

где KДК и KДО — константы диссоциации слабой кислоты
и слабого основания — продуктов гидролиза.

Степень гидролиза $ связана с константой гидролиза
KГ и исходной концентрацией гидролизующихся ионов с0

соотношением, аналогичным закону Оствальда:

� � � ��2
Г 0 /(1 ).K c (6.32)

Если $� 1, то

� � � � �2
Г 0 Г 0и / .K c K c (6.33)

Из формулы (6.33) следует, что с уменьшением кон�
центрации гидролизующейся соли степень гидролиза (т. е.
глубина его протекания) увеличивается.
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Константа гидролиза (как и любая константа равнове�
сия) определяется природой реагентов и зависит от темпе�
ратуры. Поскольку гидролиз — процесс эндотермический
(�НГ < 0), с ростом температуры KГ увеличивается, выход
продуктов гидролиза растет.

Расчеты характеристик растворов гидролизующихся
солей приведены в задачах 6.16–6.19.

Малорастворимые электролиты. В насыщенных ра�
створах сильных электролитов между твердой фазой и
ионами, перешедшими в раствор, устанавливается равно�
весие:

АnBm(тв)� nAm+(p) + mBn–(p). (6.34)

Этот процесс является гетерогенным, так как проте�
кает на поверхности раздела двух фаз, поэтому величина
его константы равновесия определяется только произве�
дением активностей ионов в растворе и не зависит от ак�
тивности твердого компонента, которая есть величина
постоянная. Практическое значение имеет величина кон�
станты равновесия для малорастворимых электролитов.
Для насыщенного раствора она называется произведени2
ем растворимости ПР. Так, для малорастворимого элек�
тролита АnBm ПР имеет вид

� �� � �A B A B
ПР .m nn m

n m
cK a a (6.35а)

Чем меньше ПР, тем труднее растворимо данное веще�
ство в воде. Как всякая константа равновесия, ПР зави�
сит от природы электролита и растворителя, от темпера�
туры и не зависит от активностей ионов. В Приложении 4
приведены значения произведений растворимости неко�
торых малорастворимых электролитов в водных раство�
рах при 25�С.

В разбавленных растворах малорастворимых солей с
незначительной ионной силой (в отсутствие других элек�
тролитов) можно принять � �� � � �A B 1.m n  В других случа�
ях для расчетов коэффициентов активности отдельных
ионов применяют правило ионной силы.

Напомним, что растворимость ср — это концентрация
вещества в насыщенном растворе электролита. Поскольку
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в насыщенном растворе (согласно уравнению (6.34)) отно�
сительные концентрации компонентов равны

� �� � � �A B р A B рA Bи ,m nn m n m
c nc nc c mc mc

выражение для ПР имеет вид

� �
�� � � � � � � рA BПР ( ) ( ) ( ) .m n

n m n m n mn m c (6.35б)

Для случая 
 � 1:

�� �р ПР/ .n mn mc n m (6.36)

Таким образом, зная ПР, можно определить раствори�
мость соответствующего электролита и, наоборот, имея
величину ср, легко рассчитать ПР малорастворимой соли.

Зная активности ионов малорастворимого электроли�
та в растворе, можно оценить, выпадет ли в данных усло�
виях осадок. Для этого необходимо вычисленное произве�
дение активности ионов в данном растворе сравнить с таб�
личным ПР. Осадок выпадет, если полученное значение
произведения активностей ионов превышает табличное.

Еще раз подчеркнем, что активности ионов в насыщен�
ном растворе электролита при постоянной температуре
могут изменяться лишь таким образом, чтобы произведе�
ние растворимости оставалось постоянным. Следователь�
но, если увеличить концентрацию (активность) одного из
ионов путем введения в раствор хорошо растворимой соли,
содержащей данный ион, то концентрация (активность)
другого иона резко снизится. Напомним, что раствори�
мость (ср) электролита как целого определяется концент�
рацией иона, который присутствует в меньшем количе�
стве. Поэтому растворимость малорастворимой соли па2
дает в присутствии хорошо растворимого электролита,
содержащего общий ион с этой солью. На этом явлении в
химии основано разделение элементов методом осаждения.
Например, растворимость солей СаСО3 и МgСО3 уменьша�
ется при введении в раствор хорошо растворимых K2СО3

или Nа2СО3 и ионы жесткости Са2+ и Мg2+ удаляются из
раствора.

С другой стороны, растворимость малорастворимых
солей увеличивается с ростом ионной силы раствора, так
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как при этом уменьшаются коэффициенты активности
ионов, а ПР должно оставаться постоянным. Следователь�
но, для увеличения концентрации соответствующих ионов
некоторое их количество должно перейти из твердой фазы
в раствор. Поэтому при введении в раствор хорошо раство2
римого электролита, не имеющего общих ионов с мало2
растворимым соединением, растворимость последнего
повышается.

Равновесия с участием комплексных ионов. Комплек�
сные соединения диссоциируют в растворах как сильные
электролиты на внешнюю и внутреннюю сферы (комплек�
сы). Например:

� �

� �

� �
� �

2 2
3 4 4 3 4 4

2
2 4 4

[Cu(NH ) ]SO [Cu(NH ) ] SO ;

K [Zn(CN) ] 2K [Zn(CN) ] .

Комплексы (комплексные ионы) в свою очередь дис�
социируют как слабые электролиты, причем диссоциация
их происходит как многоступенчатый процесс, например:

� � �

� �

� �

� � �

�

�

�

�

�
�
�
�

1

2

3

4

2
4 3 Д

3 2 Д

2 Д

2
Д

[Zn(CN) ] [Zn(CN )] CN ,

[Zn(CN )] [Zn(CN) ] CN ,

[Zn(CN) ] [ZnCN] CN ,

[Zn(CN)] Zn CN ,

K

K

K

K

[Zn(CN)4]2–� Zn2+ + 4CN–,   KН.

Константа суммарной реакции диссоциации комплек�
са KН называется константой нестойкости и равна про�
изведению констант диссоциации по отдельным ступеням

�
1 2 3 4Н Д Д Д Д .K K K K K (6.37)

В соответствии с уравнением суммарной диссоциации
комплекса константу равновесия реакции можно выра�
зить уравнением

� �

�

�
�

2

2
4

4
Zn CN

Н
[Zn(CN) ]

,
a a

K
a

или в общем виде для диссоциации комплекса:

[МХn]z�Мn+ + nXm;
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� �
� M X

Н
[MX ]

,
n m

z
n

na a
K

a
(6.38)

где z — заряд комплекса; n+ — заряд комплексообразова�
теля; m — заряд лиганда.

Значения констант нестойкости некоторых комплекс�
ных ионов приведены в Приложении 5. Чем ниже констан�
та нестойкости комплекса, тем прочнее комплекс, тем
меньше концентрация в растворе простых ионов, образую�
щихся при диссоциации комплекса.

Концентрацию ионов, образующихся при диссоциации
комплекса, легко определить из уравнения (6.38), если
принять, что активности ионов равны концентрациям и в
растворе нет избытка лигандов (задача 6.23). В растворах
прочных комплексов концентрация ионов комплексооб�
разователя обычно очень мала.

Константа процесса, обратного диссоциации комплек�
са, т. е. процесса образования комплекса, называется кон2
стантой устойчивости комплекса. Например, констан�
та образования цианистого комплексного иона цинка по
реакции

Zn2+ + 4CN–� [Zn(CN)4]2–,

или константа устойчивости этого комплекса, равна

�

� �

�
�

�

2
4

2

[Zn(CN) ]
У 4

Zn CN

У
Н

;

1 .

a
K

a a

K
K

(6.39)

Константа устойчивости и соответственно прочность
комплекса зависят от природы лигандов и комплексо�
образователей, а также от значения координационного
числа.

Хелатные комплексы обычно прочнее нехелатных
комплексов. Прочность ацидокомплексов обычно растет
с уменьшением констант диссоциации кислот. Наименее
склонны к комплексообразованию анионы сильных кис�
лот со сложными анионами, такие как НСlО4, НВrО4,
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НВF4, НРF6. При одинаковых лигандах прочность комп�
лексов растет с увеличением заряда иона, например в ряду

Nа+ < Ca2+, Y3+ < Ti4+,

и с уменьшением размера ионов, например в ряду

Ва2+ < Sr2+ < Ca2+ < Mg2+.

Прочность высокоспиновых комплексов растет с по�
вышением расщепления d�подуровня, например в ряду

Мn2+, Zn2+ < Fe2+ < Co2+ < Ni2+ < Cu2+.

Прочность комплекса возрастает с увеличением его ко�
ординационного числа. Для многих комплексов справед�
ливо правило 18 электронов, согласно которому комплекс
будет устойчив, если сумма электронов, предоставляемых
лигандами, и электронов внешней и предвнешней (для
переходных металлов) оболочки равна 18, поскольку в
этом случае возникает электронная конфигурация, соот�
ветствующая конфигурации атомов благородных газов (Kr
и Хе). В качестве примера комплексов, в которых соблю�
дается правило 18 электронов, можно привести [Сr(CO)6],
[Fe(CO)5], [Ni(CO)4], [Fe(CN)6]4–, [Со2(СО)8], [Ni(NH3)5]2+,
[Zn(NH3)4]2+, [Сd(CN)4]2–.

Образование комплексов широко используется для
растворения трудно растворимых солей, в частности в
энергетике, в фотографии, в химическом анализе, для раз�
деления ионов металлов и для других целей.

6.8.
ДИСПЕРСНЫЕ СИСТЕМЫ

Рассмотренные выше истинные растворы представ�
ляют собой гомогенные системы. Они содержат молекулы
или ионы, размеры которых обычно не превышают 5 нм.
При увеличении размеров частиц система становится ге�
терогенной, состоящей из двух или более фаз с сильно раз�
витой поверхностью раздела. Такие системы получили
название дисперсных систем. Все дисперсные системы
состоят из сплошной фазы, называемой дисперсионной
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средой, и прерывистой фазы (частиц), называемой диспер2
сной фазой. В зависимости от размера частиц дисперсные
системы подразделяют на группы:

� взвеси (суспензии, эмульсии), у которых частицы име�
ют размер 1000 нм (10–6 м) и более;

� коллоидные системы, размер частиц которых лежит
в пределах от 1 до 500 нм (10–9–5�10–7 м).
Дисперсные системы также классифицируются по аг�

регатным состояниям дисперсной фазы и дисперсионной
среды (табл. 6.6).

Коллоидные растворы обладают особыми свойствами,
отличными от свойств истинных растворов. Коллоидные
частицы имеют сложное строение. Поэтому свойства кол�
лоидных систем рассматривают в специальных разделах
физической химии.

ПРИМЕРЫ
РЕШЕНИЯ ЗАДАЧ

Задача 6.1. Имеется раствор H3PO4 с массовой долей
0р�ра = 30% и плотностью 2 = 1,18 г/см3. Каковы молярная
концентрация, молярная концентрация эквивалента, титр,
моляльность и молярная доля вещества этого раствора?
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Р е ш е н и е. Масса 1 л раствора равна

mр�ра = 2р�раVр�ра = 1,18 � 1000 = 1180 г.

По определению массовой доли в 100 г раствора содер�
жится 30 г H3PO4, следовательно, в 1180 г (т. е. в 1 л) соот�
ветственно (1180 � 30)/100 = 354 г. Молярная масса H3PО4 —
M(H3PO4) = 98 г/моль. Таким образом, в 1 л раствора со�
держится 354/98 = 3,61 моль H3PО4 и молярная концент�
рация раствора 

3 4H POc  равна 3,61 моль/л.
Эквивалент молекулы H3PО4 равен 1/3 молекулы:

Э(H3PO4) = 1/3H3PО4. Соответственно 1 моль�эквивалент
составляет 1/3 часть моля H3PО4. Следовательно, в одном
моле H3PО4 содержится 3 моль�эквивалента, а в 1 л дан�
ного раствора 3,61 � 3 = 10,83 моль�экв Н3РО4. Молярная
концентрация эквивалента сэ (или нормальная концент�
рация) равна 10,83 моль/л или 10,83 н.

Поскольку выше было найдено, что в 1000 мл раство�
ра содержится 354 г растворенного вещества, то в 1 мл на�
ходится 354/1000 = 0,354 г Н3РО4 и титр раствора �

3 4H POT
� 0,354 г/моль.

По условию в 100 г раствора содержится 30 г Н3РО4 и
70 г Н2О. Тогда на 1000 г Н2О приходится (1000 � 30)/
70 = 428,5 г Н3РО4. Это составляет 428,5/98 = 4,37 моль.
Следовательно, в 1000 г растворителя Н2О содержится
4,37 моля растворенного вещества Н3РО4 и моляльность
раствора сm по определению равна 4,37 моль/1000 г Н2О.

Из исходных и полученных данных следует, что в 1 л
раствора содержится 1180 – 354 = 826 г Н2О. Это состав�
ляет 826/18 = 45,89 моль. Откуда молярная доля Н3РО4 в
растворе x = 3,61/(3,61 + 45,89) = 0,073.

Задача 6.2. Сколько граммов Nа2SО4 потребуется для
приготовления 500 мл раствора с концентрацией:

1) 0,4 моль/л;
2) 0,4 моль экв/л;
3) с массовой долей 16% (2 = 1,141 г/см3)?
Р е ш е н и е.
1. Молярная масса сульфата натрия M(Nа2SО4) = 142

г/моль. По определению в 1 л 0,4 М раствора содержится
0,4 моля Nа2SО4. Соответственно в 500 мл такого раствора
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содержится 0,2 моль соли. Следовательно, для приготов�
ления заданного объема 0,4 М раствора нужно взять: 142 3
3 0,2 = 28,4 г Nа2SО4.

2. Эквивалент молекулы сульфата натрия: Э(Na2SO4) =
= 1/2Nа2SО4. Поэтому молярная масса эквивалента:
Мэ(Na2SO4) = 1/2 � 142 = 71 г/моль. По аналогии с преды�
дущим расчетом, в 500 мл второго раствора содержится
0,2 моль эквивалента соли, что составляет: m = 71 � 0,2 =
= 14,2 г Nа2SО4. Таким образом, для приготовления 500 мл
0,4 н. раствора необходимо 14,2 г Nа2SО4.

3. По определению в растворе с массовой долей 16%
растворенная соль Nа2SО4 составляет 16% от общей мас�
сы раствора. Зная плотность такого раствора из условия,
определим массу 500 мл 16% раствора: mр�ра = 1,141 � 500 =
= 570,5 г.

Возьмем от этой массы 16%:

	� �
2 4Na SO

570,5 16% 91,28 г.
100%

m

Таким образом, для приготовления 500 мл 16% раство�
ра необходимо 91,28 г Nа2SО4.

Задача 6.3. Чему равно давление насыщенного пара
бензола над раствором нафталина С10Н8 в бензоле при 40�С,
если в 400 г раствора содержится 128 г нафталина, а дав�
ление насыщенного пара чистого бензола при указанной
температуре равно 24 144,6 Па?

Р е ш е н и е. Для решения задачи следует применить
закон Рауля (6.1) в виде

��A A A,p p x

где рА — искомое давление насыщенного пара растворите�
ля А над раствором; �

A —p  давление насыщенного пара чи�
стого растворителя; хА — молярная доля растворителя А.

Найдем молярную долю хА бензола в данном растворе.
Молярная масса нафталина: M(С10Н8) = 128 г/моль. Сле�
довательно, число молей нафталина в 400 г раствора:
n(С10Н8) = 128/128 = 1.

Молярная масса бензола: M(С6Н6) = 78 г/моль. Следо�
вательно, число молей бензола в 400 г раствора: n(С6Н6) =
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= (400 – 128)/78 = 3,49. По определению молярная доля
бензола:

хА = n(С6Н6)/[n(С10Н8) + n(С6Н6)] =
= 3,49/(1 + 3,49) = 0,78.

Искомое давление бензола над раствором:

рА = 24 144,6 � 0,78 = 18 832,8 Па.

Задача 6.4. Рассчитайте температуру кипения Ткип и
температуру замерзания Тзам водного раствора глицерина
С3Н8О3 с массовой долей � �

3 8 3C H O 15%.
Р е ш е н и е. Согласно следствию из закона Рауля по�

вышение температуры кипения �Ткип и понижение темпе�
ратуры замерзания �Тзам раствора по сравнению с чистым
растворителем пропорциональны моляльности сm раство�
ренного вещества: �Ткип = Kэсm (6.2) и �Тзам = Kксm (6.3).
Для Н2О из таблицы 6.1: эбулиоскопическая константа
Kэ = 0,516 и криоскопическая константа Kк = 1,86.

Молярная масса глицерина равна: М(С3Н8О3) = 92
г/моль. Рассчитаем моляльность данного раствора. По
условию в 85 г воды содержится 15 г глицерина, следова�
тельно, в 1000 г Н2О содержится: m = 15 � 1000/85 = 177 г
глицерина. Следовательно, число молей С3Н8О3 в 1 кг воды
равно: � = 177/92 = 1,92, что соответствует моляльности
раствора сm = 1,92 моль/кг Н2О.

Находим повышение температуры кипения:

�Ткип = 0,516 � 1,92 = 0,99 К;

понижение температуры замерзания:

�Тзам = 1,86 � 1,92 = 3,57 К.

Искомые величины:

Тзам = 269,43 К или –3,57�С;
Ткип = 373,99 К или & 101�С.

Задача 6.5. Чему равно осмотическое давление раство�
ра сахарозы при 0�С, если при 20�С осмотическое давле�
ние этого же раствора равно 1,066�105 Па?

Р е ш е н и е. Согласно закону Вант�Гоффа, осмотическое
давление � = сRT (6.5), где с — молярная концентрация,
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моль/л; R — универсальная газовая постоянная 8,31 Дж/
(моль�К); Т — температура, К.

Вычислим концентрацию данного раствора сахарозы
по уравнению Вант�Гоффа:

с = �1/(RT1) = 106,6/(8,3 � 293) = 0,044 (моль/л).

Найдем по уравнению (6.5) � при температуре 0�С:

�2 = сRT2 = 0,044 � 8,3 � 273 = 99,33 кПа = 99 330 Па.

Задача 6.6. Запишите выражения для констант диссо�
циации слабого основания Zn(ОН)2 по отдельным ступеням.
По какой из ступеней диссоциация происходит сильнее?

Р е ш е н и е. Молекулы многоосновных кислот и ос�
нований диссоциируют ступенчато. Каждая равновесная
стадия характеризуется своей константой равновесия —
константой диссоциации:

� 1�я ступень

Zn(ОН)2� ZnОН+ + ОН–;

� �
�

����������

1Д
2

[OH ][ZnOH ]
;

[Zn(OH) ]
K

� 2�я ступень

ZnОН+� Zn2+ + ОН–;

� �

�
�

2

2

Д
[OH ][Zn ]

.
[ZnOH ]

K

В результате 1�й ступени отрицательная частица ОН–

отщепляется от нейтральной молекулы Zn(ОН)2, в резуль�
тате 2�й ступени частица ОН– отщепляется уже от поло�
жительного иона ZnОН+, что, очевидно, требует гораздо
большей затраты энергии. Поэтому количество ионов, об�
разующихся по 2�й стадии, будет значительно меньше, чем
по 1�й, т. е. диссоциация по 2�й стадии протекает в мень�
шей степени. Этот качественный вывод подтверждается
численными значениями соответствующих констант дис�
социации (Приложение 3):

� �� � � � �
1 2 1 2

5 9
Д Д Д Д4,4 10 ; 1,5 10 ; .K K K K
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Задача 6.7. Оцените степень диссоциации � в 0,005 М
и 0,05 М растворах сернистой кислоты Н2SО3 с молярны�
ми концентрациями: c = 0,005 моль/л и c = 0,05 моль/л.
Рассчитайте рН этих растворов.

Р е ш е н и е. Напомним, что � — это отношение кон�
центрации молекул, продиссоциировавших на ионы, к
общей концентрации слабого электролита. Для решения
следует использовать закон разведения Оствальда (6.9),
(6.10) и табличные величины констант диссоциации (При�
ложение 3).

Сернистая кислота — слабый электролит, диссоции�
рует ступенчато:

� 1�я ступень

� � �� � ��
1

2
2 3 3 ДH SO H HSO , 1,7 10 ;K

� 2�я ступень

� � � �� � ��
2

2 8
3 Д3HSO H SO , 6,3 10 .K

Поскольку K2�K1, то при расчетах диссоциацией кис�
лоты по 2�й ступени можно в первом приближении пре�
небречь. С другой стороны, значение 

1ДK  относительно
велико (> 10–4), поэтому расчет � для 1�й ступени следует
проводить по строгой формуле Оствальда (6.9).

Тогда для с c = 0,005 моль/л:

� � � �

�

� � � �
� � �

� � � � � � � � �
� �

� �

2
Д 1 ДД

1
1

2 2 2 3 2

3

4

2

1,7 10 (1,7 10 ) 4 5 10 1,7 10
0,81.

2 5 10

K K c K

c

Расчет по приближенной формуле (6.10б) дает вели�
чину � > 1, что не имеет смысла.

Для раствора c = 0,05 моль/л

� � � �
� � �

2
Д 2 ДД

2
2

4
0,44.

2

K K c K

c

Расчет по приближенной формуле дает � & 0,58, что
существенно отличается от рассчитанного выше. Нетруд�
но видеть, что с уменьшением концентрации слабого элек2
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тролита � увеличивается и при бесконечном разбавле�
нии раствора стремится к единице: �� = 1.

Рассчитаем рН 0,005 М раствора, учитывая только 1�ю
ступень диссоциации. При расчетах рН растворов слабых
электролитов можно с достаточной степенью точности ис�
пользовать формулу (6.21):

�� �pH lg[H ].

В соответствии с уравнением диссоциации Н2SО3 по 1�й
ступени, концентрация ионов Н+ равна концентрации

�
3HSO .

Тогда по определению:

�

�

� �

� � � � � �
0

0

[H ]/ ;

[H ] 0,81 0,005 0,004.

c

c
Искомое значение:

рН = –lg0,004 = 2,4.

Рассчитаем рН 0,05 М раствора:

� � � � � � �0[H ] 0,44 0,5 0,022.c

Искомое значение:

рН = –lg0,022 = 1,66.

Задача 6.8. Рассчитайте, как изменится рН раствора
NН4ОН (c = 0,005 моль/л) при разбавлении его в 10 раз.

Р е ш е н и е. NН4ОН — слабое основание, диссоцииру�
ет обратимо:

� ���4 4NH OH NH OH .

Из уравнения диссоциации видно, что для расчета рН
следует рассчитать равновесную концентрацию ОН–�ионов,
а затем воспользоваться соотношением рН = рKв – рОН =
= 14 – рОН.

Найдем рН 0,005 М раствора NН4ОН. �
4Д,NH OHK

�� � 51,8 10  (Приложение 3). Поскольку ��
1

4
Д 10 ,K  в данном

случае можно рассчитать � по упрощенному выражению:

� � �� � � � � � �5 2 2
1 Д 1/ 1,8 10 /5 10 6 10 .K c
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Имеем:
� �

�

� � � � �
� � � �

4
1 1

4

[ОН ] 3 10 ;

pOH lg3 10 3,52.

c

Искомое значение:

рН = 14 – 3,52 = 10,48.

Рассчитаем рН раствора, разбавленного в 10 раз (с2 =
= 5�10–4 моль/л):

� �� � � � � �5 5
2 Д 2/ 1,8 10 /5 10 0,19.K c

Полученное значение � немногим меньше 1, поэтому рас�
чет корректнее проводить по полной формуле Оствальда:

� � � �
� � �

2
Д 2 ДД

2
2

4
0,17.

2

K K c K

c

Имеем:

� � � �

�

� � � � � � � � �
� � � �

1 4 5
2 2

5

[OH ] 1,7 10 5 10 8,5 10 ;

pOH lg8,5 10 4,1.

c

Искомое значение:

рН = 14 – 4,1 = 9,9.

Итак, значение рН уменьшилось с 10,48 до 9,9.
Задача 6.9. Рассчитайте концентрацию азотистой кис�

лоты НNО2 в растворе с рН 2,7. Эта задача — обратная ра�
зобранным выше.

Р е ш е н и е. Азотистая кислота — слабый электролит,
диссоциирует обратимо:

� ���2 2HNO H NO .

Найдем равновесные концентрации продуктов диссо�
циации. Из уравнения диссоциации видно, что при распа�
де одной молекулы кислоты возникает один катион Н+ и
один анион �

2NO .  Так как по условию рН раствора равен
2,7, относительная концентрация образовавшихся ионов
составляет

� � �� � 2,7
2[H ] [NO ] 10 .
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Относительная концентрация диссоциированной кис�
лоты также составляет 10–2,7.

Найдем равновесную концентрацию недиссоциирован�
ной кислоты. Обозначив исходную концентрацию кисло�
ты через х и принимая, что в начальный момент продук�
тов диссоциации не было, находим, что при равновесии

� � � �� � � �2,7 2,7
2 2[HNO ] ( 10 ); [H ] [NO ] 10 .x

Запишем выражение для константы диссоциации азо�
тистой кислоты:

� �
�

2

2
Д,HNO

2

[H ][NO ]
.

[HNO ]
K

Подставив в это выражение значение KД = 4,6�10–4 (При�
ложение 3) и относительные равновесные концентрации
реагентов, имеем

� �
�

�
�� �

�

2,7 2,7
4

2,7

10 104,6 10 ,
10x

найдем
� 0,00214.x

Таким образом, концентрация раствора НNО2 равна
0,00214 моль/л.

Задача 6.10. Рассчитайте рН 0,03 М раствора Н2SО4.
Р е ш е н и е. H2SO4 — сильная двухосновная кислота.

Расчет рН растворов сильных кислот и оснований следует
проводить по строгой формуле (6.16):

�� � HpH lg ,a

где � �
�� � �H H [H ].a

Напомним, что �H —a  относительная (безразмерная)
активность ионов водорода; ��H —  коэффициент актив�
ности ионов водорода, который является функцией ион�
ной силы раствора I и может быть определен по правилу
ионной силы из таблицы 6.3.

Определим ионную силу раствора. Сильные электро�
литы в растворе или расплаве полностью распадаются на
ионы, и уравнение диссоциации записывают как необра�
тимый процесс:

� �� � 2
2 4 4H SO 2H SO .
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Согласно уравнению при полном распаде на ионы кон�
центрация ионов �2

4SO  составит 0,03 моль/л, а концент�
рация ионов Н+ — в 2 раза больше, т. е. 0,06 моль/л. Ион�
ная сила такого раствора:

� � � � � �� 21/2 1/2(0,06 1 0,03 4) 0,09.i iI c z

Найдем коэффициент активности ��H  по правилу ион�
ной силы из таблицы 6.3. В таблице имеются данные для

��H  при I = 0,05 и I = 0,1. Значение 
 для I = 0,09 опреде�
ляется методом интерполяции, допуская линейную зави�
симость 
 от I в данном интервале. Таким образом, для
I = 0,09 �� �H 0,847.

Рассчитаем рН, по определению

�� � � � � �HpH lg lg0,847 0,06 1,3.a

Задача 6.11. Рассчитайте, как изменится рН 0,05 М
раствора KOH при введении в него 0,05 моль/л KCl.

Р е ш е н и е. При добавлении к раствору щелочи силь�
ного электролита KCl молярная концентрация ионов OH–

не изменится. Однако возрастет ионная сила раствора, что
приведет к уменьшению коэффициента активности ионов,
снижению активности �OHa  и, следовательно, к измене�
нию рН.

Рассчитаем сначала рН раствора чистой щелочи. Со�
гласно уравнению диссоциации

KOH � K+ + ОН–,

концентрация ионов ОН– равна 0,05 моль/л.
Ионная сила данного раствора:

I = 1/2(0,05 � 12 + 0,05 � 12) = 0,05.

В таблице 6.2 для однозарядных ионов находим коэф�
фициент активности 
 = 0,85.

Тогда

� �

�

�� � � � � �
� � � �

OH OH

OH

[OH ] 0,85 0,05 0,043;

pOH lg lg0,043 1,37.

a

a

Водородный показатель среды равен

� � �pH 14 1,37 12,63.



318 ОБЩАЯ ХИМИЯ. ТЕОРИЯ И ЗАДАЧИ

Рассчитаем рН после добавления в раствор KOH соли
KСl. Хлористый калий диссоциирует нацело:

KCl � K+ + Cl–

и дает в раствор 0,05 моль/л ионов K+ и столько же ионов
Cl–. Следовательно, ионная сила такого раствора с учетом
всех видов ионов станет равной I = 0,1.

При такой ионной силе �� �OH 0,8  (см. табл. 6.2),

рОН = –lg0,8 � 0,05 = 1,4;

рН = 14 – 1,4 = 12,6.

Следовательно, рН уменьшится с 12,63 до 12,6.
Задача 6.12. Рассчитайте рН раствора, полученного

при сливании 50 мл 0,05 М раствора серной кислоты и
50 мл 0,07 М раствора гидроксида натрия.

Р е ш е н и е. При сливании произойдет реакция нейт�
рализации:

H2SO4 + 2NaOH = Na2SO4 + 2H2O.

В 50 мл 0,05 М раствора H2SO4 содержится

50 � 0,05/1000 = 2,5�10–3 моль H2SO4.

В 50 мл 0,08 М раствора NaOH содержится

50 � 0,08/1000 = 4�10–3 моль NaOH.

Поскольку кислота и щелочь реагируют в молярном
соотношении 1:2, то в растворе после реакции останется

2,5�10–3 – 2�10–3 = 0,5�10–3 моль кислоты.

Принимаем, что объем конечного раствора равен сум�
ме сливаемых растворов, т. е. 100 мл. Тогда концентра�
ция кислоты в конечном растворе составит 5�10–3 моль/л.
рН такого раствора, рассчитанный в соответствии с зада�
чей 6.10, равен 2,01.

Задача 6.13. Рассчитайте концентрацию основания
Ва(ОН)2 в растворе с рН = 11,3, если коэффициент актив�
ности �� �OH 0,965.

Р е ш е н и е. Ва(ОН)2 — щелочь, сильный электролит,
диссоциирует полностью по уравнению

Ва(ОН)2 � Ва2+ + 2ОН–.
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Определим сначала рОН раствора и активность ионов
ОН–:

рОН = 14 – 11,3 = 2,7,

откуда
�

�� 2,7
OH 10 моль/л.a

Из соотношения � �
�� � �OH OH [OH ]a  находим относи�

тельную концентрацию ОН–�ионов:

� �� �2,7[OH ] 10 /0,965 0,002.

Рассчитаем теперь концентрацию щелочи. Поскольку
каждая молекула Ва(ОН)2 при диссоциации дает два иона
ОН–, то

[Ba(OH)2] = [OH–]/2 = 0,002/2 = 0,001 моль/л.

Задача 6.14. Рассчитайте буферную емкость ацетатно�
го буферного раствора, если при добавлении к 50 мл тако�
го буфера 2 мл 0,5 М HCl рН раствора изменился на 0,4
единицы рН.

Р е ш е н и е. Напомним, что буферная емкость равна
количеству кислоты или щелочи, которое нужно добавить
к 1 л раствора, чтобы изменить (снизить или увеличить)
его рН на единицу.

Рассчитаем, как изменилась концентрация сильной
кислоты:

�с = (0,5 � 0,002)/(50 + 2)10–3 = 1,9�10–2 моль/л.

Рассчитаем буферную емкость такого буфера по кис�
лоте:

1 = 1,9�10–2/0,4 = 0,0475 моль/л.

Задача 6.15. Как изменится рН аммиачного буферно�
го раствора, содержащего 0,1 М NH4OH и 0,1 М NH4Cl,
если в этот раствор добавить NaOH с концентрацией 10–2

моль/л?
Вначале согласно (6.27) рассчитаем рН исходного бу�

ферного раствора:

� � � �
� � � � � �

Д основания соли

Д

pH 14 p lg( / )

14 p lg1 14 4,75 9,25.

K c c

K
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После добавления сильной щелочи NaOH концентра�
ция соли уменьшится на 10–2 моль/л вследствие реакции:

� � � �� � � �44Na OH NH NH OH Na .

При этом концентрация слабого основания NH4OH уве�
личится на 10–2 моль/л.

Таким образом, после добавления сильной щелочи:

рН = 14 – рKД + lg(0,1 + 10–2)/(0,1 – 10–2) =
= 9,25 + lg(0,11/0,09) = 9,33.

Как видно, рН изменился всего на 0,08 единицы. Если
такое количество NaOH добавить в дистиллированную
воду, то ее рН изменился бы от 7 до 12, т. е. на 5 единиц!

Задача 6.16. Рассчитайте константу гидролиза KГ суль�
фит�иона �2

3SO  по двум ступеням. Сделайте вывод о возмож�
ности протекания гидролиза по 2�й ступени при комнат�
ных температурах. Какие факторы усиливают гидролиз?

Р е ш е н и е. Сульфит�ион �2
3SO —  кислотный остаток

слабой сернистой кислоты, поэтому он взаимодействует с
молекулами воды с образованием этого слабого электро�
лита.

Запишем уравнения гидролиза. Многозарядные ионы
гидролизуются ступенчато:

� 1�я ступень
� � �� ��2

2 33SO H O HSO OH ;

� 2�я ступень
� �� ��3 2 2 3HSO H O H SO OH .

Из уравнения реакций следует, что в результате гидро�
лиза образуются ОН–�ионы, поэтому среда будет основная,
рН > 7 (при условии, что катионы не гидролизуются).

Константы гидролиза описывают гидролитическое рав�
новесие соответствующих стадий и численно равны ион�
ному произведению воды KВ, деленному на константу дис�
социации KД слабого электролита — продукта гидролиза
(уравнение (6.30)).

Для 1�й ступени:

�

� �

�
� �

1

3

3 B
Г

2 Д,HSO3

[HSO ][OH ]
.

[SO ]

K
K

K
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Для 2�й ступени:

�

�

�
� �

2

2 3

2 3 B
Г

Д,H SO3

[H SO ][OH ]
.

[НSO ]

K
K

K

В данном случае 
2 3Д,H SOK  соответствует константе дис�

социации Н2SО3 по 1�й ступени:

� ���2 3 3H SO H HSO ,

а �
3Д,HSOK  есть не что иное, как константа диссоциации

Н2SО3 по 2�й ступени:

� � ��� 2
3 3HSO H SO .

Используя значения констант диссоциации из Прило�
жения 3, найдем константы гидролиза:

� � �

� � �

� � � �

� � � �
1

2

14 8 7
Г

14 2 13
Г

10 /6,3 10 1,59 10 ;

10 /1,7 10 5,9 10 .

K

K

Таким образом, для расчета KГ по 1�й ступени следует
взять константу диссоциации слабого электролита по по�
следней ступени и наоборот.

Как можно видеть, �
1 2Г Г .K K  Малая величина 

2ГK
свидетельствует о том, что гидролиз �2

3SO  по 2�й ступени
практически не идет. Для сдвига равновесия в сторону уси�
ления гидролиза (вправо) следует повышать температуру
(эндотермическая реакция) и разбавлять раствор (увели�
чивать концентрацию Н2О).

Задача 6.17. Оцените степень гидролиза $ соли K2S по
1�й ступени в 0,1 М и 0,01 М водных растворах K2S и сде�
лайте вывод по полученным значениям.

Р е ш е н и е. Запишем уравнение диссоциации K2S и
определим начальные концентрации ионов, подвергаю�
щихся гидролизу. Соль K2S, являясь сильным электроли�
том, полностью диссоциирует на ионы:

K2S � 2K+ + S2–.

Гидролизу подвергается ион S2–. Следовательно, исход�
ная концентрация c0 сульфид�ионов равна: в 0,1 М раство�
ре — 0,1 моль/л и в 0,01 М растворе — 0,01 моль/л.
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Запишем уравнение гидролиза иона S2– по 1�й ступени:

S2– + Н2О�НS– + ОН–.

Из уравнения реакции следует, что в результате гид�
ролиза образуются ОН–�ионы, среда основная, рН > 7.

Вычислим константу гидролиза 1�й ступени по фор�
муле

�

� �

�
� �

1

B
Г

2 Д,HS

[HS ][OH ]
.

[S ]

K
K

K

Для расчета возьмем 
2Д,H SK  по 2�й ступени (задача 6.16).

Из Приложения 3 имеем �� �
2 2

14
Д ,H S 1 10 ,K  откуда

�

�
� �

1

14

Г 14

10 1.
10

K

Поскольку полученное значение KГ относительно ве�
лико, расчет $ следует проводить по строгой формуле
(6.32).

1. Для c0 = 0,1 моль/л имеем

��� �
��1

2

Г
0,1

1,
1

K

откуда $ = 0,916.
Так как $ по определению представляет собой отноше�

ние концентрации гидролизованных ионов к общей кон�
центрации ионов, подвергающихся гидролизу, то значе�
ние $, близкое к единице, говорит о том, что большая часть
сульфид�ионов гидролизована.

2. Для с0 = 0,01 моль/л имеем

��� �
��1

2

Г
0,01

1,
1

K

откуда $ = 0,999.
Таким образом, степень гидролиза возрастает с разбав�

лением раствора, и в 0,01 М растворе сульфид�ионы гид�
ролизованы практически полностью. Расчет по прибли�
женной формуле � � Г 0/K c  приводит к величине $ > 1,
что не имеет смысла.

Задача 6.18. Рассчитайте рН 0,5 М раствора АlBr3, учи�
тывая только 1�ю ступень гидролиза.
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Р е ш е н и е. В растворе соль АlBr3 полностью диссо�
циирует на ионы:

АlBr3 � Аl3+ + 3Br–.

Гидролизу подвергается ион Аl3+ (1�я ступень):

Аl3+ + Н2О� АlОН2+ + Н+.

Из уравнения реакции следует, что среда раствора кис�
лая, рН < 7.

Для расчета рН следует определить равновесную кон�
центрацию ионов Н+, образующихся по 1�й ступени (иона�
ми Н+, образующимися по 2�й и 3�й ступеням, можно пре�
небречь по условию). Вычислим константу гидролиза по
1�й ступени:

� � �
�

��
� � � � �

�1
3

2 14
B 6

Г 93 3Al(OH)

[AlOH ][H ] 10 7,25 10 .
1,38 10[Al ]

K
K

K

Поскольку полученное значение KГ очень мало, оце�
ним степень гидролиза $ по приближенной формуле:

� � �� � � � � � �6 1 3
Г 0/ 7,25 10 /5 10 3,81 10 .K c

Полученная величина много меньше единицы, следо�
вательно, расчет по приближенной формуле правомерен.

В соответствии со стехиометрией реакции гидролиза:

� � � �� � � � � � � � �2 3 3
0[H ] [AlOH ] 3,81 10 0,5 1,91 10 .c

Рассчитаем рН раствора по приближенной формуле
(6.21).

Искомое значение:

� �� � � � � �3pH lg[H ] lg1,91 10 2,6.

Задача 6.19. Рассчитайте концентрацию раствора FеCl3,
рН которого равен 2,5. Учитывайте только 1�ю ступень
гидролиза.

Р е ш е н и е. Соль FеCl3 полностью диссоциирует на
ионы:

FеСl3 � Fе3+ + 3Сl–.

Обозначим через c0 искомую концентрацию соли. В со�
ответствии со стехиометрией реакции в результате диссо�
циации исходная концентрация ионов Fе3+, которые под�
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вергаются гидролизу, также равна c0. Запишем уравне�
ние гидролиза по 1�й ступени:

Fе3+ + Н2О� FеОН2+ + Н+.

Найдем равновесные концентрации продуктов гидро�
лиза. Из уравнения видно, что при гидролизе одного иона
Fе3+ образуется один гидролизованный ион FеОН2+ и один
катион Н+. Так как по условию рН раствора равен 2,5, от�
носительная концентрация образовавшихся ионов состав�
ляет

� �� �2+ 2,5[H ] [FeOH ] 10 .

Равновесная концентрация негидролизованных ионов
Fе3+ будет равна

� �� � � �3+ 2 2,5
0 0[Fe ] [FeOH ] 10 .c c

Запишем выражение для константы гидролиза по 1�й
ступени

� � � �

��

�� �
�1

2 2,5 2,5

Г 2,53 0

[FeOH ][H ] 10 10 .
10[Fe ]

K
c

Рассчитаем константу гидролиза по 1�й ступени:

�

�
�

�
� � � � �

�1
2 3 3

14
В В 3

Г 12
Д ,Fe(OH)Д,FeOH

10 7,4 10 .
1,35 10

K K
K

K K

Найдем c0, приравняв оба выражения и решив относи�
тельно c0:

�� �
3

3
0,FeCl 4,5 10 моль/л.c

Задача 6.20. Рассчитайте растворимость соединения
СаF2 в воде, если �� �

2
11

CaFПР 4 10 .
Р е ш е н и е. Учитывая малую величину ПР, можно в

1�м приближении при отсутствии других ионов в раство�
ре считать активности ионов Са2+ и F– равными их кон�
центрации: �

��2
2

Ca [Ca ]a  и �
��F [F ].a

Из уравнения диссоциации сильного электролита:

СаF2 � Са2+ + 2F–

следует, что в насыщенном растворе [Ca2+] = cр и [F–] = 2cр,
где cр — растворимость СаF2, т. е. концентрация насыщен�
ного раствора соли.



ГЛАВА 6. РАСТВОРЫ 325

Запишем выражение для ПР, подставляя относитель�
ные величины:

 � �
� � �� � � � � � � � �2

2 2 2 2 3 11
р р рCa FПР ( ) ( ) [Ca ] [F ] ( ) (2 ) 4 4 10 .a a c c c

Откуда

� �

�

� � � � �

� �

11 433
р

4
р

ПР/4 4 10 /4 2,15 10 ;

2,15 10 моль/л.

c

c
Задача 6.21. Определите, можно ли приготовить ра�

створ Са(ОН)2 концентрации с = 3�10–3 моль/л.
Р е ш е н и е. Для ответа на вопрос следует определить

для электролита общей формулы АnВm произведение ак�
тивностей ионов заданной концентрации по формуле

� �� �A B A B
ПА ,m nn m

n ma a

а затем сравнить полученную величину со справочным
значением ПР. Если ПА > ПРтабл, то раствор такой кон�
центрации приготовить нельзя (избыток ионов окажется
в твердой фазе). Если же рассчитанное ПА < ПРтабл, то за�
данное количество вещества можно растворить полностью.

Из Приложения 4 имеем �� �
2

6
Сa(OH)ПР 6 10 .

Предположим, что раствор заданной концентрации
можно приготовить.

Тогда молярная концентрация ионов с учетом полной
диссоциации

Са(ОН)2 � Са2+ + 2ОН–

равна
� �

� �

� � �

� � �
2

2

2 3
Сa(OH)

3
Ca(OH)

[Ca ] 3 10 моль/л;

[OH ] 2 6 10 моль/л.

с

c

Рассчитаем ионную силу раствора по формуле (6.12):

I = 1/2(3�10–3 � 4 + 6�10–3 � 1) = 9�10–3.

По правилу ионной силы определим коэффициенты
активности ионов в таком растворе по таблице 6.3. Имеем
для двухзарядных ионов � �� � � �2 2M Са 0,6,  для однозаряд�
ных — �� �OH 0,93.

Найдем произведение активностей ионов для раство�
ра требуемой концентрации:
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� � ��
� �

� � �

� � � � � � � � �

� � � � � � � �

2 2
2 2 2

Ca Ca OHOH

3 3 2 8

ПА ( [Ca ]) ( [OH ])

(0,6 3 10 ) (0,93 6 10 ) 5,6 10 .

a a

Полученная величина ПА существенно меньше таблич�
ного значения ПР, следовательно, вещество растворится
полностью и раствор 3�10–3 М Са(ОН)2 можно приготовить.

Задача 6.22. В каком объеме воды можно растворить
10 г сульфида меди?

Р е ш е н и е. Из Приложения 4 имеем ПРСuS = 4�10–38.
Учитывая необратимость диссоциации сильного электро�
лита:

СuS � Сu2+ + S2–

и чрезвычайно малую его растворимость можно записать
выражение для ПР:

� �� � � � �2 2 2
р р рПР [Cu ] [S ] ,c c c

где р —c  относительная растворимость сульфида меди.
Тогда

�� � � 19
р ПР 2 10 .c

Определим число молей СuS в 10 г этой соли. Посколь�
ку М(СuS) = 64 + 32 = 96 г/моль, �СuS = 10/96 = 1,04�10–1

моль.
Рассчитаем объем раствора, в котором может содер�

жаться 1,04�10–1 моль СuS с учетом найденной раствори�
мости:

� в 1 л насыщенного раствора содержится 2�10–19 моль
СuS;

� в х л содержится 1,04�10–1 моль.
Решая пропорцию, получаем

х = 1,04�10–1/2�10–19 = 5,2�1017 л.
Учитывая малое содержание соли, можно объем ра�

створа приравнять к объему воды. То есть 10 г СuS можно
растворить в 5,2�1017 л Н2О.

Задача 6.23. Рассчитайте концентрацию ионов Cu2+ в
0,05 М растворе [Cu(NH3)4]SO4:

1) в отсутствие избытка лиганда;
2) при наличии избытка аммиака концентрации

1 моль/л.
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Р е ш е н и е. Константа нестойкости комплексного иона
[Cu(NH3)4]2+ для суммарной диссоциации равна 2,14�10–13

(Приложение 5).
1. Обозначим через х искомую концентрацию Cu2+. Тог�

да в соответствии с уравнением суммарной диссоциации

[Cu(NH3)4]2+� Cu2+ + 4NH3,

равновесная концентрация аммиака [NH3] равна 4х, а кон�
центрация недиссоциированного комплексного иона рав�
на (0,05 – х). Поскольку значение KН очень мало, величи�
ной х по сравнению с 0,05 можно пренебречь.

С учетом вышеизложенного запишем выражение для
KН, подставляя в него относительные величины:

�
�

�

�� � � �
2 4 4

3 13
Н 2

3 4

[Cu ][NH ] (4 )
2,14 10 .

0,05[Cu(NH ) ]

x x
K

Откуда х = [Cu2+] = 5,3�10–4 моль/л.
2. Концентрацию ионов Cu2+ при наличии избытка

лиганда рассчитываем аналогично, только принимаем
[NH3] = 1 моль/л:

�� � � �4 13
Н 1 /0,05 2,14 10 .K x

Откуда х = 1,07�10–14 моль/л.
Таким образом, в децимолярном растворе аммиака

концентрация свободных ионов меди будет более чем на
10 порядков ниже.

ЗАДАЧИ
ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОГО РЕШЕНИЯ

6.1. Рассчитайте молярную концентрацию, молярную
концентрацию эквивалента и молярную долю вещества в
водном растворе с массовой долей сульфата алюминия
Аl2(SО4)3 0 = 25%. Плотность раствора 2 = 1,26 г/см3.

6.2. Какой объем 3 н. Н2SО4 потребуется для нейтра�
лизации 300 мл 0,5 М раствора KOH?

6.3. В воде объемом 33,3 мл растворили серную кислоту
массой 16,7 г. Плотность полученного раствора 1,282 г/см3.
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Рассчитайте титр, массовую долю (в %), молярную кон�
центрацию и молярную концентрацию эквивалента этого
раствора.

6.4. Сколько молей воды и хлористого калия KCl нуж�
но взять для приготовления 500 мл раствора с массовой
долей KCl 20% и плотностью 1,133 г/см3?

6.5. Насыщенный при 40�С водный раствор хлористо�
го калия содержит 28,6% соли. Какова растворимость этой
соли в г/100 г Н2О?

6.6. При 18�С осмотическое давление � водного раство�
ра глицерина равно 3,039�105 Па. Чему будет равно �, если
раствор разбавить в 3 раза, а температуру повысить до
37�С?

6.7. Осмотическое давление раствора, в 250 мл кото�
рого содержится 2,3 г растворенного неэлектролита, при
27�С равно 249 кПа. Вычислите молярную массу вещества.

6.8. При 315 К давление насыщенного пара над водой
равно 82 кПа. На сколько понизится давление насыщен�
ного водяного пара при указанной температуре, если в
540 г воды растворить 36 г глюкозы С6Н12О6?

6.9. Насколько повысится Ткип и Тзам раствора по срав�
нению с чистой водой, если в 100 г воды растворить 9 г
глюкозы С6Н12О6?

6.10. Рассчитайте понижение температуры замерзания
�Тзам и повышение температуры кипения �Ткип водного
раствора глицерина С3Н8О3 с массовой долей 10%.

6.11. Определите молярную массу мочевины, если из�
вестно, что в водном растворе с массовой долей мочевины
5% снижение температуры замерзания �Тзам составляет
около 1,6 К.

6.12. Чему равна масса этилового спирта, содержаще�
гося в 1 л раствора, если этот раствор при 20�С изотони�
чен раствору анилина C6H5NH2, в 4 л которого содержит�
ся 18,6 г анилина?

6.13. Растворимость аммиака в воде при 293 К и 101,3
кПа составляет 710 (м3/м3 воды). Сколько граммов амми�
ака может раствориться в 5 л воды при таких условиях?

6.14. Вычислите степень диссоциации NН4ОН в 0,05 М
и 0,5 М растворах при 298 К. Сформулируйте определе�
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ние степени диссоциации и ее зависимости от концентра�
ции электролита.

6.15. Вычислите рН 0,01 М LiОН и 0,01 М NН4ОН. Во
сколько раз различаются концентрации гидроксид�ионов
в этих растворах? Объясните такое различие.

6.16. Вычислите рН 0,05 М раствора НNО3 и 0,05 М
раствора СН3СООН. Во сколько раз различаются концен�
трации ионов водорода в этих растворах? Объясните та�
кое различие.

6.17. Определите активности ионов Н+ и ОН– в некото�
ром растворе, если при 295 К его рН 4,6.

6.18. Рассчитайте ионную силу и активности всех ионов
в растворах следующего состава:

1) 0,002 М Н2SО4 + 0,001 М K2SО4;
2) 0,001 М Ва(ОН)2 + 0,001 М ВаСl2.
6.19. Определите массу гидроксида натрия, растворен�

ного в 500 мл раствора NаОН, если рН этого раствора ра�
вен 12 (
 & 1).

6.20. Рассчитайте буферную емкость гидрокарбонатно�
го буфера, если при добавлении 5 мл 1 М НСl к 100 мл та�
кого буфера рН изменился на 0,5 единиц. Напишите урав�
нения реакций, которые обусловливают буферные свой�
ства раствора.

6.21. Рассчитайте, какую массу гидрокарбоната натрия
следует добавить в 0,5 л раствора углекислоты с рН 4, чтобы
приготовить буфер с рН 7,4, соответствующим рН крови.

6.22. Напишите уравнения гидролиза солей NаNО2,
K2СО3, ZnCl2, Pb(NO3)2 (по всем возможным ступеням).
Укажите реакцию среды растворов этих солей. Рассчитай�
те значение KГ этих солей по 1�й ступени. Какая из солей
гидролизуется в наибольшей, а какая в наименьшей сте�
пени?

6.23. Рассчитайте степень гидролиза $ гипобромита нат�
рия NaОВr при концентрациях водного раствора 10–4, 10–3

и 10–2 моль/л. По полученным данным сделайте вывод о
зависимости $ от концентрации раствора электролита.

6.24. Рассчитайте концентрацию раствора Al(NO3)3, рН
которого равен 3,5, учитывая только 1�ю ступень гидро�
лиза.
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6.25. Рассчитайте рН 0,02 М раствора CH3COONH4.
6.26. Рассчитайте степень гидролиза и рН 10–3 М ра�

створа Аl2(SО4)3.
6.27. Раствор, содержащий в 5 л 0,625 г селенида на�

трия Nа2Sе, имеет рН 10,8. Рассчитайте по этим данным
константу гидролиза этой соли по 1�й ступени и констан�
ту диссоциации селеноводорода Н2Sе по 2�й ступени.

6.28. Рассчитайте рН растворов, полученных при сли�
вании: 20 мл 0,01 М H2SO4 и 10 мл 0,05 М LiOH.

6.29. Рассчитайте рН раствора, содержащего одновре�
менно 0,05 моль/л NH4OH и 0,1 моль/л NH4Cl.

6.30. Константы диссоциации уксусной и муравьиной
кислот равны соответственно 1,8�10–5 и 1,8�10–4. При ка�
кой молярной концентрации раствор уксусной кислоты
имеет такое же значение рН, как и 0,01 М раствор муравьи�
ной кислоты?

6.31. Можно ли приготовить раствор MgСО3 концент�
рации:

1) 10–3 М;

2) 5�10–3 М?

6.32. Чему равна растворимость соли Аg2SО4 (моль/л),
если �� �

2 4
5

Ag SOПР 7,7 10 ?
6.33. В каком объеме воды можно растворить 5 г соли

ВаСО3?
6.34. Растворимость (в моль/л) какой соли больше:

CaF2 или AgCl?
6.35. Определите концентрацию ионов Fe2+ в раство�

ре, который содержит 0,1 М [Fe(CN)6]4– и 0,1 М CN–.
6.36. Определите, выпадет ли осадок при сливании

растворов одинаковых объемов 0,01 M NaCl и 0,01 M
Na[Ag(CN)2].

6.37. Рассчитайте концентрацию ионов комплексооб�
разователя в 0,1 М растворе Na2[Ni(CN)4] в отсутствие дру�
гих электролитов.

6.38. Вычислите концентрации ионов Cl–, [Co(NH3)6)]2+,
Co2+ и молекул NH3 в 0,01 М растворе комплексной соли
[Co(NH3)6]Cl2 в отсутствие избытка лиганда (KН = 7,8�10–6).

6.39. Рассчитайте рН насыщенного раствора Са(ОН)2

(принимая полную диссоциацию вещества на ионы).
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6.40. Определите возможность реакции замещения ли�
гандов в комплексах:

1) [Hg(NH3)4]2+ + CN–;
2) [Hg(NH3)4]2+ + Br–;
3) [Hg(NH3)4]2+ + Cl–;
4) [Hg(NH3)4]2+ + I–.
6.41. Разделите указанные ниже системы на две группы:
а) те, которые являются истинными растворами;
б) те, которые являются дисперсными системами.
Пыль в воздухе, выхлопные газы автомобилей, жир�

ный бульон, физиологический раствор, вода из�под кра�
на, подсахаренная вода, газированная вода с пузырьками
газа, воздух с выбросами газообразных оксидов азота и
серы?

6.42. Определите тип дисперсной системы, к которой
относится атмосферный воздух с частичками цементной
пыли размером 2�10–6 м.

6.43. Определите тип дисперсной системы, к которой
относится кровь, если она содержит в плазме клетки раз�
мером от 100 до 500 нм.

МНОГОВАРИАТНЫЕ ЗАДАЧИ

6.1. Из четырех веществ (столбцы 1–4 таблицы 6.7) ва�
шего варианта выберите сильные и слабые электролиты и
составьте уравнение диссоциации их в водном растворе.
Дайте определение сильных и слабых электролитов.

6.2. В столбце 1а даны молярные концентрации для
растворов электролитов из столбца 1. Зная молярную кон�
центрацию своего раствора, определите молярную концен�
трацию эквивалента, моляльность, молярную долю, мас�
совую долю вещества и титр раствора, принимая его плот�
ность равной единице. Рассчитайте массу электролита,
необходимую для приготовления 600 мл раствора с моляр�
ной концентрацией столбца 1а, принимая его плотность
равной единице.

6.3. Рассчитайте рН растворов электролитов из столб�
цов 1 и 2 для соответствующих концентраций, приведен�
ных в столбцах 1а и 2а. Для раствора сильного электролита
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определите ионную силу раствора и активность катионов
и анионов. Для раствора слабого электролита рассчитай�
те степень диссоциации по строгой и приближенной фор�
муле Оствальда и сделайте вывод по полученным значе�
ниям. Напишите выражение для констант диссоциации
слабого электролита по всем возможным ступеням и дай�
те определение константы диссоциации.

6.4. В столбце 3 таблицы 6.7 приведены малораствори�
мые электролиты. Напишите выражение для произведе�
ния растворимости (ПР) электролита своего варианта. Оп�
ределите, можно ли приготовить раствор этого электро�
лита молярной концентрации, указанной в столбце 3а.
Оцените, в каком объеме воды можно растворить 5 г дан�
ного малорастворимого вещества.

6.5. Напишите уравнение гидролиза соли, данной в
столбце 4, по всем возможным ступеням и выражение для
констант гидролиза по этим ступеням. Оцените (при на�
личии необходимых табличных данных) значения кон�
стант гидролиза для отдельных стадий. Сделайте вывод
по полученным значениям.

6.6. Рассчитайте рН раствора соли из столбца 4 для
концентрации из столбца 4а, учитывая только 1�ю ступень
гидролиза. Укажите реакцию среды раствора. Определи�
те (качественно), как будет изменяться рН раствора при
нагревании.

ОТВЕТЫ НА ЗАДАЧИ
ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОГО РЕШЕНИЯ

К ГЛАВЕ 6

6.1. 0,92 моль/л; 5,52 моль экв/л; 0,017. 6.2. 0,05 л.
6.3. 0,428 г/мл; 33,4%; 4,37 моль/л; 8,74 моль экв/л.
6.4. 25,2 моль Н2О; 1,52 моль KCl. 6.5. 40,05 г KCl/100 г Н2О.
6.6. 107,9 кПа. 6.7. 92 г/моль. 6.8. На 0,54 кПа.
6.9. �Ткип = 0,28 К, �Тзам = 0,925. 6.10. �Ткип = 0,68 К;
�Тзам = 2,24. 6.11. 60,5 г/моль. 6.12. 2,3 г/л. 6.13. 2510 г.
6.14. 1,9�10–2; 6�10–3. 6.15. 11,96; 10,63. 6.16. 1,36; 3,03.
6.17. 2,51�10–5; 4�10–10. 6.18. 1) I = 0,009; � �� �2

4H SO0,0013;a a
�� �K0,0018; 0,00185;a  2) I = 0,006; � �� �2OH Ba0,0019;a a
�� �Cl0,0013; 0,0019.a  6.19. 0,087 г. 6.20. 0,095 моль/л.



ГЛАВА 6. РАСТВОРЫ 335

6.21. 10,65 г. 6.22.  1) 2,2�10–11; 2) 2,1�10–4; 3) 2,2�10–8; 4) 6,7�10–6;
5) 2,3�10–10; 6) 3,3�10–7; 7) 1�10–11. 6.23. 0,22; 0,07; 0,022.
6.24. 0,014 моль/л. 6.25. 7,005. 6.26. 0,06; 3,92. 6.27. ��

1
3

Г 10 ;K
�� �

2
11

Д 1 10 .K  6.28. 11,47. 6.29. 8,95. 6.30. 0,1 моль/л.
6.31. 1) Можно; 2) нельзя. 6.32. 2,7�10–2 моль/л. 6.33. 280 л.
6.34. CaF2. 6.35. [Fe2+] = 10–19 моль/л. 6.36. Выпадет. 6.37. [Ni2+] �
� 3,8�10–4 моль/л. 6.38. [Cl–] = 0,02 моль/л; [Co(NH3)6]2+ = 10–4

моль/л; [Co2+] = 0,01 моль/л; [NH3] = 0,12 моль/л. 6.39. 12,34.
6.40. 1) Возможно; 2) возможно; 3) невозможно; 4) возможно.



Г Л А В А  7

ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКИЕ
ПРОЦЕССЫ

7.1.
ОКИСЛИТЕЛЬНО
ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ

ПРОЦЕССЫ

Степень окисления. Для характеристики состояния эле�
ментов в соединениях введено понятие степени окисления.
Под степенью окисления (С. О.) понимается условный
электростатический заряд атома в соединении, вычислен�
ный исходя из предположения, что соединение состоит из
ионов. Определение степени окисления проводят, исполь�
зуя следующие правила:

1) степень окисления элемента в простом веществе,
например, в металле или в газе, равна нулю. Так, С. О.
железа в металлическом железе равна 0, C. O. водорода в
Н2 тоже равна нулю;

2) степень окисления элемента в виде одноатомного
иона в соединении, имеющем ионное строение, равна за�
ряду данного иона. Например, С. О. натрия в NaI равна
+1, а С. О. иода в NaI равна –1;

3) в соединениях с ковалентными полярными связя�
ми отрицательный заряд относят к более электроотрица�
тельному элементу. При этом общепринятой степенью
окисления является:

� для фтора равная –1;
� для кислорода равная –2, за исключением: перокси�

дов, где С. О. кислорода равна –1, надпероксидов и озо�
нидов, где С. О. кислорода равна –0,5, фторида кисло�
рода ОF2, где С. О. кислорода равна +2;
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� для водорода равная +1, за исключением солеобразных
гидридов, например LiН, где С. О. водорода равна –1;

� для щелочных и щелочноземельных металлов С. О.
равная +1 и +2 соответственно;
4) алгебраическая сумма степеней окисления элемен�

тов в молекуле равна нулю, в сложном ионе — заряду иона.
Так, суммируя С. О. всех элементов в молекуле, кроме

интересующего, и считая сумму С. О. всех элементов рав�
ной нулю можно найти неизвестное значение С. О. В ка�
честве примера рассчитаем С. О. азота в соединении KNO2.
Так как C. O. калия в соединении равна +1, а С. О. кисло�
рода равна –2, то С. О. азота (x) в KNO2 определяется из:

1 + х + 2(–2) = 0;   х = +3.

Аналогичным способом можно определить степень окис�
ления элементов в любых соединениях. Понятие С. О. для
большинства соединений имеет условный характер, так
как не отражает реальный эффективный заряд атома, од�
нако это понятие весьма широко используется в химии.
Большинство элементов могут проявлять переменную С. О.
в соединениях. Для примера приведем соединения азота с
разными степенями окисления азота:

 
� � � � � � �3 2 1 0 2 3 4 5

3 2 4 2 2 2 2 3NH , N H , NH OH, N , NO, NaNO , NO , KNO .

Величины максимальной, а для неметаллов и мини�
мальной степени окисления элементов находятся в пери�
одической зависимости от порядкового номера элементов
в периодической системе, что обусловлено электронным
строением их атомов (см. гл. 1).

Окислительно
восстановительные реакции. Любая
окислительно�восстановительная реакция состоит из про�
цессов окисления и восстановления. Окисление — это от�
дача электронов веществом, протекающая с повышением
степени окисления элемента. Вещества, отдающие свои
электроны в процессе реакции, называют восстановите2
лями. В качестве примера рассмотрим реакцию окисления
цинка:

Zn0 – 2е � Zn2+.
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Металлический цинк отдает электроны и его С. О. по�
вышается от 0 до +2, т. е. восстановителем является ме�
таллический цинк. Восстановленная форма превращает�
ся в окисленную форму, которой являются ионы цинка
Zn2+. К типичным восстановителям относятся щелочные
и щелочноземельные металлы, алюминий, кремний, во�
дород, углерод и ряд других простых веществ, атомы ко�
торых имеют малую электроотрицательность ЭО; соеди�
нения и ионы, содержащие элементы с низкой или низ�
шей степенью окисления, например H2S, NH3, N2H4, PH3,
CO, CH4, I–, S2–, � �2

23SO ,NO ,  Sn2+, Fe2+. Восстановление —
это смещение электронов к веществу, протекающее с по�
нижением степени окисления элемента. Вещество, при�
нимающее электроны, называется окислителем. В каче�
стве примера рассмотрим реакцию восстановления иона
меди:

Сu2+ + 2е � Cu.

Ионы меди принимают электроны, С. О. меди пони�
жается от +2 до 0, т. е. ионы Сu2+ являются окислителем.
Окисленная форма превращается в восстановленную, ко�
торой является металлическая медь. К типичным окис�
лителям относятся как простые вещества, атомы которых
характеризуются высокой электроотрицательностью ЭО,
например галогены, сера, кислород, озон, так и соедине�
ния, например пероксиды, фториды кислорода, галогенов,
благородных газов, азота, соли и комплексные соедине�
ния, содержащие элементы с высокой С.О., например Fе3+,
Рb4+, Се4+, � � � � � �2 2

3 4 4 24 7NO ,CrO ,ClO ,MnO ,Cr O ,H  и некоторые
кислоты, например HNO3, HClO4.

Пространственно разделенное протекание реакций
окисления и восстановления происходит лишь в электро�
химических процессах. В обычных химических окисли�
тельно�восстановительных реакциях восстановитель от�
дает свои электроны непосредственно окислителю. Напри�
мер, в реакции окисления углерода кислородом электроны
перемещаются от углерода к кислороду:

� �
� �

0 0 4 2

2 2C O C O .
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При взаимодействии металли�
ческого цинка с ионами меди (рис.
7.1) восстановитель (Zn) отдает свои
электроны окислителю — ионам ме�
ди (Сu2+).

Суммарная реакция:

Zn + Cu2+� Zn2+ + Cu.

Медь выделяется на поверхно�
сти цинка, а ионы цинка переходят
в раствор.

В данной реакции участвовали разные вещества. Ре�
акции, в которых окислители и восстановители представ�
ляют собой разные вещества, называют межмолекулярны2
ми. В некоторых реакциях окислителями и восстанови�
телями могут быть атомы одной и той же молекулы. Такие
реакции называют внутримолекулярными. Обычно это
реакции разложения веществ, например

� �
� �

1 1 0 0

2 4 2 2N H N 2H .

В данной реакции С. О. азота увеличивается в резуль�
тате окисления, а С. О. водорода уменьшается в резуль�
тате восстановления. В некоторых окислительно�восста�
новительных реакциях происходит окисление и восста�
новление атомов или ионов одного и того же элемента,
например

� � �
� � �

6 7 4

2 4 4 2 23H MnO 2HMnO MnO 2H O.

В окислительно�восстановительных реакциях наряду
с окислителями и восстановителями могут участвовать
ионы или молекулы среды. Например, в реакции окисле�
ния сульфита калия перманганатом калия участвует сер�
ная кислота:

� � � � �
� � � � �

4 7 6 6 2

2 3 4 2 4 2 4 4 25K SO 2KMnO 3H SO 6K SO 2MnSO 3H O.

Составление уравнений окислительно
восстановитель

ных реакций. Окислительно�восстановительные реакции
обычно имеют сложную стехиометрию, поэтому состав�

Рис. 7.1
Взаимодействие цинка

с ионами меди (контакт�
ное осаждение меди на

цинке из раствора)
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ление их уравнений представляет иногда непростую зада�
чу. Предложено несколько методов составления этих урав�
нений. Рассмотрим часто применяемый на практике для
определения стехиометрических коэффициентов метод
электронно�ионного баланса. При использовании этого
метода учитывают,что сумма электронов, отдаваемых все�
ми восстановителями, равна сумме электронов, принима�
емых всеми окислителями, а число одноименных атомов
в левой и правой частях уравнения одинаково; при участии
в реакции атомов кислорода учитывают число молекул
воды (в кислой среде) и число ионов гидроксида (в щелоч�
ной среде).

Составление уравнений окислительно�восстановитель�
ных реакций легче провести в несколько стадий:

� установление формул исходных веществ и продуктов
реакции;

� определение степени окисления элементов в исходных
веществах и продуктах реакции;

� определение числа электронов, отдаваемых восстано�
вителем и принимаемых окислителем, и коэффициен�
тов при восстановителях и окислителях;

� определение коэффициентов при всех исходных веще�
ствах и продуктах реакции исходя из баланса атомов в
левой и правой частях уравнения.
Составим уравнение реакции окисления сульфата же�

леза (II) перманганатом калия в кислой среде. Так как ре�
акция протекает в кислой среде, то в левой части уравне�
ния, кроме окислителя и восстановителя, должна быть
кислота. Продуктами реакции являются сульфаты мар�
ганца (II), калия, железа (III) и вода. Записываем схему
реакции без коэффициентов:

KМnО4 + FеSО4 + Н2SО4 �
МnSО4 + Fе2(SО4)3 + K2SО4 + Н2O.

Определяем С. О. элементов:

� � � � � � � � �

� � � � � � � � � � �

� � �

� � �

1 7 2 2 6 2 1 6 2

4 4 2 4

2 6 2 3 6 2 1 6 2 1 2

4 2 4 2 4 2

KMnO Fe S O H S O

Mn S O Fe (S O ) K S O H O.
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Как видно, С. О. меняется только у марганца и желе�
за, у первого она понижается в результате восстановле�
ния, у второго — повышается в результате окисления.
Определяем число электронов, отдаваемых восстановите�
лем FеSО4 и принимаемых окислителем KМnО4:

� � � �
� � �

7 2 2 3

4 4 4 2 4 3KMnO 2FeSO MnSO Fe (SO ) .

Как видно, Мn7+ принимает пять электронов, а два
иона Fе2+ отдают два электрона. Кратное число отдавае�
мых и принимаемых электронов равно 10. Находим коэф�
фициенты перед окислителем, восстановителем и подстав�
ляем их в схему реакции:

2KМnО4 + 10FеSО4 � 2МnSО4 + 5Fе2(SО4)3.

Подводим баланс всех атомов в левой и правой частях
уравнения и определяем коэффициенты при всех веще�
ствах. В левой части уравнения имеются два атома калия,
поэтому для баланса по калию следует записать в правую
часть уравнения молекулу сульфата калия:

2KМnО4 + 10FеSО4 � 2МnSО4 + 5Fе2(SО4)3 + K2SО4.

Видно, что число групп �2
4SO  в правой части уравнения

стало на 8 больше, чем в левой. Для баланса по группе �2
4SO

в левую часть уравнения записываем 8 молекул Н2SО4:

2KМnО4 + 10FеSО4 + 8Н2SО4 �
2МnSО4 + 5Fе2(SО4)3 + K2SО4.

А поскольку в правой части уравнения нет атомов во�
дорода для баланса по водороду, в правую часть уравне�
ния записываем 8 молекул Н2О:

2KМnО4 + 10FеSО4 + 8Н2SО4 �
МnSО4 + 5Fе2(SО4)3 + K2SО4 + 8Н2О.

Число атомов в левой и правой частях уравнения оди�
наково, поэтому данное уравнение является окончатель�
ным.

Рассмотренный многоступенчатый метод составления
уравнений окислительно�восстановительных реакций при�
веден для понимания логики решения этой задачи. По мере



342 ОБЩАЯ ХИМИЯ. ТЕОРИЯ И ЗАДАЧИ

появления опыта число промежуточных уравнений может
быть уменьшено и все ступени могут быть выполнены при
написании лишь одного уравнения.

Направление окислительно
восстановительных реак

ций. В рассмотренном методе составления уравнений ре�
акций априори предполагалось, что та или иная окисли�
тельно�восстановительная реакция возможна. Можно ли
предсказать направление окислительно�восстановитель�
ных реакций? Как было показано в главе 3, такую воз�
можность предоставляет второй закон термодинамики.
Если изменение энергии Гиббса окислительно�восстано�
вительной реакции ниже нуля (�rG < 0), то реакция мо�
жет протекать в прямом направлении. Если изменение
указанной энергии выше нуля, то прямая реакция в дан�
ных условиях невозможна, а возможна лишь обратная
реакция. Изменение энергии Гиббса реакции можно рас�
считать, зная энергии Гиббса реакций образования про�
дуктов и исходных веществ, которые для стандартных со�
стояний приводятся в справочниках (см. Приложение 1).
Однако следует помнить, что термодинамический расчет
указывает только направление процессов. Реальная ско�
рость процессов зависит от их кинетических констант и
условий проведения реакции (см. гл. 5).

Роль окислительно
восстановительных процессов. Оки�
слительно�восстановительные реакции играют важную роль
в природе и технике. В качестве примеров окислительно�
восстановительных процессов, протекающих в природных
биологических системах, можно привести реакцию фото�
синтеза у растений и процессы дыхания у животных и че�
ловека. Процессы горения топлива, протекающие в топках
котлов тепловых электростанций, двигателях внутренне�
го сгорания и реактивных двигателях ракет, являются
примерами технически важных окислительно�восстано�
вительных реакций. Окислительно�восстановительные
процессы, протекающие в природе и технике, нередко на�
носят огромный ущерб природе и человеку. В качестве
примера таких процессов могут служить коррозия метал�
лов (см. гл. 8), лесные и торфяные пожары, окисление азо�
та при сжигании топлива с образованием чрезвычайно
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токсичных диоксинов. При помощи окислительно�восста�
новительных реакций получают металлы, органические
и неорганические соединения, проводят анализ различ�
ных веществ, очищают многие вещества, природные и
сточные воды, газовые выбросы электростанций и заво�
дов и т. п.

В качестве примера рассмотрим получение металли�
ческих покрытий на поверхности металлических и неме�
таллических изделий химическим способом, основанным
на реакциях окисления — восстановления. При таком спо�
собе изделие помещается в водный раствор, содержащий
соль металла�покрытия и восстановитель, например ги�
пофосфит натрия NaН2РО2, или гидразин N2Н4, или фор�
мальдегид СН2O. В результате окислительно�восстанови�
тельной реакции происходит восстановление ионов метал�
ла�покрытия до металла и окисление восстановителя. Так,
при получении на изделие никелевого покрытия протека�
ет реакция

� � � �
� � � � � �

2 1 1 0 3 0

2 2 2 2 2 3 2NiCl 2NaH P O 2H O Ni 2NaH P O H 2HCl.

В результате этой реакции происходит окисление ги�
пофосфита, восстановление ионов никеля до металличес�
кого никеля и ионов Н+ (из воды) до газообразного водо�
рода. Рассмотренный способ получения никелевых покры�
тий называется химическим никелированием. Этот способ
широко используется в электронной и вычислительной
технике, радиотехнике, автоматике и электротехнике, для
получения печатных схем, нанесения покрытий на поверх�
ностях диэлектриков и полупроводников, при изготовле�
нии микросхем.

Химическим способом получают также покрытия раз�
личных изделий серебром, медью и палладием. Так, при
изготовлении печатных плат производят избирательное
травление (окисление) пленки меди, нанесенной на поли�
мер. В качестве окислителя обычно служит трихлорид
железа. Основной реакцией этого процесса является сле�
дующая:

Сu + Fе3+ � Сu+ + Fе2+.
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Остающаяся на поверхности полимера медь образует
полосы определенной заданной конфигурации.

Окислительно�восстановительные реакции лежат в ос�
нове действия химических лазеров — устройств для пря�
мого преобразования энергии химической реакции в энер�
гию когерентного электромагнитного излучения. К таким
реакциям относятся, например, реакции между Н2 и Сl2,
Н2 и F2, Сl2 и НI, СО и О2. Так, в химическом фтороводо�
родном лазере в нагретый до 1000�С поток азота вводится
гексафторид серы SF6, при этом происходит диссоциация
SF6 по реакции

SF6 � S + 3F2.

При последующей реакции фтора с водородом образу�
ется НF, возбуждающийся за счет выделения огромного
количества энергии. В оптическом резонаторе (системе из
двух зеркал) НF отдает энергию в виде лазерного луча.
Схема химического лазера приведена на рисунке 7.2. Ос�
новным достоинством химических лазеров является вы�
сокая концентрация энергии.

Исследование космоса стало возможно вследствие ис�
пользования реакций между такими сильными восстано�
вителями, как водород, гидразин, керосин и окислителя�
ми — кислородом и фтором.

Рис. 7.2
Схема химического лазера:

1 — реактор; 2 — зеркала (непрозрачное и полупроз�
рачное); 3 — отвод теплоты; 4 — отвод продуктов ре�
акции; 5 — лазерный луч.
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Итак, в окислительно�восстановительных реакциях
происходит перемещение электронов от одних частиц к
другим с изменением С. О. элементов. Для составления
уравнений окислительно�восстановительных реакций
используют различные методы, в частности метод элект�
ронно�ионного баланса. Можно предсказать направление
окислительно�восстановительных реакций, если извест�
но изменение энергии Гиббса этой реакции.

7.2.
ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКИЕ ПРОЦЕССЫ

Процессы взаимного превращения химической и элек�
трической форм энергии называют электрохимическими
процессами. Раздел химии, изучающий электрохимиче�
ские процессы, называют электрохимией.

Электрохимические процессы можно разделить на две
основные группы:

1) процессы превращения химической энергии в элек�
трическую, протекающие в электрохимических устрой�
ствах, называемых химическими источниками тока;

2) процессы превращения электрической энергии в
химическую, протекающие в электрохимических устрой�
ствах, называемых электролизерами.

Простейшее электрохимическое устройство (система,
ячейка), состоит из двух электродов, внешней и внутрен�
ней цепей. Электродом называют проводник 1�го рода,
находящийся в контакте с ионным проводником (про�
водником 2�го рода). Внешняя цепь — это металлический
проводник, соединяющий электроды и обеспечивающий
прохождение тока между ними. Внутренняя цепь — это
ионный проводник между электродами (растворы или рас�
плавы электролитов, а также твердые электролиты). Рас�
смотрим основные закономерности протекания электро�
химических процессов в устройствах обоих типов, описы�
вающие их термодинамику, кинетику и позволяющие
проводить количественные расчеты.

Законы Фарадея. В 1833–1834 гг. английский ученый
М. Фарадей открыл законы, определяющие зависимость
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между количеством прошедшего электричества и количе�
ством вещества, испытавшего при этом химические пре�
вращения.

С учетом современной терминологии законы Фарадея
можно сформулировать следующим образом:

1. Количество вещества, испытавшего электрохими�
ческие превращения на электроде, прямо пропорциональ�
но количеству прошедшего электричества.

2. Массы веществ, прореагировавших на электродах
при постоянном количестве электричества относятся друг
к другу как молярные массы их эквивалентов.

Из второго закона следует, что при превращении на
электроде одного моля эквивалентов любого вещества че�
рез электрод проходит 96 484, или округленно 96 500 Кл.
Эта величина называется постоянной Фарадея (F). Посто�
янную Фарадея F можно рассчитать исходя из того, что
один моль эквивалентов вещества несет 6,022�1023 элемен�
тарных зарядов (постоянная Авогадро), а элементарный
заряд равен 1,602�10–19 Кл. Отсюда

F = 6,0220�1023 � 1,602�10–19 = 96 484 &
& 96 500 Кл/моль�экв.

Для количественных расчетов процессов в электрохи�
мических системах широко используется объединенное
уравнение двух законов Фарадея:

тj = МэкjQ/F, (7.1)

где тj — масса прореагировавшего на электроде j�го веще�
ства; Мэкj — молярная масса эквивалента j�го вещества;
Q — количество прошедшего электричества.

На практике при протекании на электроде нескольких
паралельных реакций фактическая масса превращенного
j�го вещества тjфакт меньше, чем рассчитанная тj, так как
на превращение j�го вещества в этом случае тратится лишь
определенная доля общего количества прошедшего элек�
тричества Вj, называемая выходом по току вещества j:

Вj = Qj/Q (7.2a)

или
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Вj = тjфакт/тj, (7.2б)

где Qj — количество электричества, израсходованное на
превращение вещества j.

Если на электроде протекает только одна реакция, то
выход по току превращенного вещества j равен 1 или 100%.

Для случая, когда Вj < 1, уравнение (7.1) записывают
в следующем виде:

тj = МэкjQ � Вj/F. (7.3)

Таким образом, зная количество затраченного элект�
ричества, можно рассчитать количество (массу, объем)
вещества, превращенного на электроде и наоборот, зная
количество превращенного вещества можно рассчитать ко�
личество электричества, которое прошло через электро�
химическую систему.

На законах Фарадея основаны расчеты электрохими�
ческих установок, а на их базе созданы счетчики количе�
ства электричества (кулонометры, интеграторы тока) и
другие устройства.

Понятие об электродном потенциале. Рассмотрим про�
цессы, протекающие при погружении металла в водный
раствор собственных ионов. В главе 2 показано, что в уз�
лах кристаллической решетки металла расположены ка�
тионы металла, находящиеся в равновесии со свободны�
ми электронами:

Мn+ � nе�Мn+ + nе.

При погружении металла в раствор начинается слож�
ное взаимодействие металла с компонентами раствора.
Наиболее важной является реакция поверхностных ионов
металла, находящихся в узлах решетки, с полярными
молекулами воды, ориентированными у поверхности элек�
трода. В результате взаимодействия происходит окисле�
ние металла и его гидратированные ионы переходят в ра�
створ, оставляя в металле электроны, заряд которых не
скомпенсирован положительно заряженными ионами в
металле:

�� � �2 2M (H O) M(H O) .n
mm ne
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Металл становится заряженным отрицательно, а ра�
створ — положительно. Положительно заряженные ионы
из раствора притягиваются к отрицательно заряженной
поверхности металла. На границе раздела «металл — ра�
створ» возникает двойной электрический слой (рис. 7.3),
характеризуемый разностью потенциалов, которая назы�
вается электродным потенциалом, или потенциалом
электрода.

По мере перехода ионов в
раствор растет отрицательный
заряд поверхности металла и
положительный заряд раство�
ра, что препятствует окисле�
нию металла. Наряду с этой ре�
акцией протекает обратная ре�
акция — восстановление ионов
металла до атомов:

� � � �2 2M(H O) M H O.n
m ne m

С увеличением скачка по�
тенциала между электродом
и раствором скорость прямой
реакции падает, а обратной ре�

акции растет. При некотором значении электродного по�
тенциала скорость прямого процесса будет равна скорости
обратного процесса и установится равновесие:

�� ��2 2M H O M(H O) .n
mm ne

Обычно в уравнение реакции не включают гидратаци�
онную воду, и оно записывается в следующем виде:

M�Mn+ + ne.

Равновесие имеет динамический характер, процессы
при равновесии идут с одинаковой скоростью в прямом и
обратном направлениях. Потенциал, устанавливающий�
ся в условиях равновесия электродной реакции, называ�
ется равновесным электродным потенциалом, а ионы
Mn+ — потенциалопределяющими ионами. Абсолютные
значения электродных потенциалов экспериментально

Рис. 7.3
Двойной электрический слой

на границе раздела
«металл (М) — раствор»
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определить невозможно. Однако можно определить раз�
ность электродных потенциалов. Поэтому для характе�
ристики электродных процессов пользуются относитель2
ными значениями электродных потенциалов. Для этого
находят разность потенциалов измеряемого электрода и
электрода, потенциал которого условно принимают рав�
ным нулю.

Гальванический элемент Даниэля — Якоби. Простей�
шим химическим источником тока является источник од�
норазового действия — гальванический элемент. Примером
может служить гальванический
элемент Даниэля — Якоби (рис.
7.4). Он состоит из медной пла�
стины, погруженной в водный
раствор СuSО4, и цинковой пла�
стины, погруженной в водный
раствор ZnSО4. На поверхности
цинковой пластины возникает
двойной электрический слой и
устанавливается равновесие:

Zn� Zn2+ + 2е.

В результате протекания это�
го процесса возникает электро�
дный потенциал цинка. На по�
верхности медной пластины также возникает двойной
электрический слой и устанавливается равновесие:

Cu� Cu2+ + 2е.

Возникает электродный потенциал меди. Потенциал
цинкового электрода имеет более отрицательное значение,
чем потенциал медного электрода, поэтому при замыка�
нии внешней цепи, т. е. при соединении цинка с медью
металлическим проводником, электроны будут перехо�
дить от цинка к меди. В результате перехода электронов
от цинка к меди равновесие на цинковом электроде смес�
тится вправо и в раствор перейдет дополнительное коли�
чество ионов цинка. В то же время равновесие на медном
электроде сместится влево и произойдет восстановление
(разряд) ионов меди.

Рис. 7.4
Схема гальванического

элемента Даниэля — Якоби:
1 — водный раствор соли;

2 — электролитический мост;
3 — вольтметр.
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Таким образом, при замыкании внешней цепи возни�
кают самопроизвольные процессы растворения цинка на
цинковом электроде и выделения меди на медном элект�
роде. Данные процессы будут продолжаться до тех пор,
пока не выравняются потенциалы электродов или не ра�
створится весь цинк (или не высадится на медном элект�
роде вся медь).

Итак, при работе элемента Даниэля — Якоби протека�
ют следующие процессы:

� реакция окисления цинка

Zn – 2е � Zn2+;

� реакция восстановления ионов меди

Сu2+ + 2е � Сu;

� движение электронов во внешней цепи;
� движение ионов в растворе: анионов �2

4SO  к цинку по
электролитическому мосту, катионов Сu2+ к меди.
Движение ионов в растворе замыкает электрическую

цепь гальванического элемента. Суммируя электродные
реакции, получаем уравнение суммарной реакции:

Zn + Сu2+� Сu + Zn2+.

Суммарную химическую реакцию, протекающую в
гальваническом элементе, благодаря которой возникает
электрический ток, называют токообразующей.

Процессы окисления в электрохимии получили назва�
ние анодных процессов, а электроды, на которых идут про�
цессы окисления, называют анодами. В элементе Даниэ�
ля — Якоби анодом является цинковый электрод. Про�
цессы восстановления в электрохимии получили название
катодных процессов, а электроды, на которых идут про�
цессы восстановления, называют катодами. В данном эле�
менте катодом является медный электрод.

При схематической записи гальванического элемен�
та, заменяющей рисунок, границу раздела между провод�
ником 1�го рода и проводником 2�го рода обозначают од�
ной вертикальной чертой, а границу раздела между про�
водниками 2�го рода — двумя чертами. Например, схема
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записи гальванического элемента Даниэля — Якоби выг�
лядит следующим образом:

Zn | Zn2+ || Сu2+ | Сu.

Для упрощения в схемах обычно не показывают внеш�
нюю цепь.

Итак, в гальваническом элементе происходит превра�
щение химической энергии в электрическую и с его помо�
щью можно совершать электрическую работу.

Электродвижущая сила элемента. Если весь получае�
мый в гальваническом элементе ток будет превращаться
в работу, то электрическая работа будет равна произве�
дению разности потенциалов электродов на количество
прошедшего электричества. Максимальная разность по�
тенциалов электродов, которая может быть получена при
работе гальванического элемента, называется электродви2
жущей силой (ЭДС) элемента ЕЭ. Она равна разности рав�
новесных потенциалов катода EК и анода ЕА элемента:

ЕЭ = ЕК – ЕА. (7.4)

Если на электродах испытывает превращение один
моль вещества, то по закону Фарадея через систему проте�
кает количество электричества, равное пF, где п — число
молей эквивалентов в одном моле вещества (или число мо�
лей электронов, участвующих в токообразующей реак�
ции). Таким образом, максимальная электрическая рабо�
та гальванического элемента при превращении одного
моля вещества max

эA  равна

�max
э ЭF .A n E (7.5)

В то же время известно (см. гл. 3), что максимальная
полезная работа max,pA  которую может совершить система
при протекании реакции при постоянном давлении, рав�
на изменению энергии Гиббса реакции �rG, т. е.

� ��max .p rA G

Поскольку �max max
э ,pA A  то, приравнивая правые ча�

сти последних уравнений, получаем:

–�rG = пFЕЭ. (7.6)
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Таким образом, при известных значениях энергии Гиб�
бса реакции можно рассчитать ЭДС и наоборот. Уравне�
ние (7.6) показывает связь между химической и электри�
ческой энергиями. Изменение энергии Гиббса реакции �rG
зависит от активностей или парциальных давлений ре�
агентов и продуктов реакции. Например, для реакции

bB + dD� lL + qQ

изменение энергии Гиббса согласно уравнению Вант�Гоф�
фа равно

� �� �
� � � � 	 
	 
�� �

B D

L Q

ln
b d

r r ql

a a
G G RT

a a
(7.7a)

или
� �� �

� � � � 	 
	 
�� �

B D

L Q

ln ,
b d

r r ql

p p
G G RT

p p
(7.7б)

где �rG� — изменение стандартной энергии Гиббса реакции.
Подставляя уравнение (7.7a) в уравнение (7.6), полу�

чаем:
� ��� � � B D L Q

Э

[ ln( / )]
.

F

qb d l
r

RT a a a aG
E

n nF
(7.8)

При стандартных состояниях веществ, т. е. при актив�
ностях реагентов и продуктов реакции, равных единице,
это уравнение приобретает следующий вид:

�
���� �Э Э,

F
rG

E E
n

(7.9)

где �
Э —E  стандартная ЭДС гальванического элемента.

Из уравнений (7.8) и (7.9) получаем уравнение для рас�
чета ЭДС элемента

�
�

� � B D L
Э Э

[ ln( / )]
.

F

qb d l
QRT a a a a

E E
n

(7.10)

Для реакций с участием газообразных веществ в урав�
нении (7.10) активности заменяют относительными пар�
циальными давлениями соответствующих веществ.

При активностях или относительных парциальных дав�
лениях реагентов и продуктов реакции, равных единице

� � � �B D L Q( 1a a a a  или � � � �B D L Q 1),p p p p  получаем
��Э Э.E E
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Стандартной называется ЭДС элемента, в котором
относительные парциальные давления исходных веществ
и продуктов реакции или их активности равны единице.
Значение стандартной ЭДС можно вычислить по уравне�
нию (7.9), если известно значение изменения стандартной
энергии Гиббса реакции �rG�. Последнюю легко рассчи�
тать, зная энергию Гиббса образования продуктов реак�
ции и исходных веществ �fG�.

Так, ЭДС элемента Даниэля — Якоби равна

� �� � �
� �

2 2Zn CuCu Zn
Э Э

[ ln( / )]
.

F

RT a a a a
E E

n

Твердые медь и цинк, участвующие в реакции, явля�
ются практически чистыми индивидуальными вещест�
вами, активность которых постоянна и равна единице

� �Zn Cu( 1).a a  Поэтому последнее уравнение можно упро�
стить:

� ��� �
2 2Cu Zn

Э Э
[ ln( / )]

.
F

RT a a
E E

n

Стандартную ЭДС элемента Даниэля — Якоби �
ЭE  при

298 К можно рассчитать, используя справочные значения
энергий Гиббса образования веществ (Приложения 1, 2)
по уравнению (7.9):

�
� ��� � �� � � �� 	
� �


 

� �




Э

3

212,3 кДж/моль
F 2 96500 Кл/моль

212,3 10 Вт с/моль
1,1В.

193 000 А с/моль

r G
E

n

Концентрационный гальванический элемент. Для со�
здания гальванического элемента можно использовать
электроды из одного материала и раствор одного вещества,
но разной концентрации. В этом случае гальванический
элемент называется концентрационным, он работает за
счет выравнивания концентрации растворов. Примером
концентрационного элемента может служить элемент, со�
ставленный из двух водородных электродов:

� �

� �

�
1,H 2,H

2 2
1

H ,Pt | H || H | H , Pt
a a

.
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Если �
2H 1p  и � ��2,H 1,H ,a a  то согласно уравнению (7.10)

ЭДС такого элемента равна

�� � 1 2
Э Э

[ ln( / )]
.

F
RT a a

E E
n

Переходя от натуральных логарифмов к десятичным
и подставляя в данное уравнение соответствующие значе�
ния R, F для температуры 298 К получаем, что

�� � � �Э 1 2 2,H0,059lg( / ) 0,059lg 0,059 pH.E a a a

Такие элементы используют для определения рН сре�
ды и измерения концентраций ионов в растворах.

Измерение ЭДС гальванических элементов. Прямым
измерением разности потенциалов на клеммах гальвани�
ческого элемента с помощью обычного вольтметра можно
получить значение напряжения U, которое не равно ЭДС
элемента (U < ЕЭ). Разница между ЭДС и напряжением обус�
ловлена падением напряжения внутри элемента при про�
хождении тока. Поэтому измерение ЭДС обычно проводят
компенсационным методом, при котором ток, протекаю�
щий через элемент, близок к нулю. Для этого к элементу
от внешнего источника тока подводят ЭДС с противопо�
ложным знаком, значение которой можно регулировать
тем или иным способом. В измерительную цепь включа�
ются также гальванометр для регистрации тока и вольт�
метр для измерения напряжения. В момент, когда выход�
ное напряжение внешнего источника тока равно ЭДС галь�
ванического элемента (момент компенсации ЭДС), ток в
цепи равен нулю. Измеренное в этот момент вольтметром
напряжение на клеммах гальванического элемента равно
его ЭДС. Более простой и менее точный метод измерения
ЭДС заключается в прямом измерении напряжения на
клеммах гальванического элемента вольтметром, имею�
щим высокое сопротивление (высокоомным вольтметром).
Вследствие высокого сопротивления вольтметра мал ток,
протекающий через элемент, поэтому невелика разница
между ЭДС и напряжением элемента. Метод измерения
ЭДС элементов очень удобен для экспериментального оп�
ределения термодинамических функций токообразующих
реакций.
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Таким образом, электрохимические процессы можно
охарактеризовать количественно, используя законы Фара�
дея и понятие электродного потенциала. Абсолютные зна�
чения электродных потенциалов определить невозможно,
но можно либо теоретически рассчитать, либо эксперимен�
тально определить разность равновесных электродных
потенциалов. Электрический ток в гальваническом элемен�
те возникает вследствие протекания на электродах окис�
лительно�восстановительной реакции, движения электро�
нов во внешней цепи и ионов внутри элемента. Количест�
венной характеристикой элемента является ЭДС, которую
можно рассчитать и измерить.

7.3.
ПОТЕНЦИАЛЫ МЕТАЛЛИЧЕСКИХ

И ГАЗОВЫХ ЭЛЕКТРОДОВ

Поскольку ЭДС элемента равна разности равновесных
потенциалов катода и анода, то если потенциал одного из
электродов принять равным нулю, относительный потен�
циал второго электрода будет равен ЭДС. В настоящее
время известны лишь относительные электродные потен�
циалы. Наиболее часто при оп�
ределении относительных по�
тенциалов электродов за нуль
принимают потенциал стандарт�
ного водородного электрода.

Стандартный водородный
электрод. Такой электрод (рис.
7.5) состоит из платинирован�
ной платины*, при температу�
ре 298 К контактирующей с га�
зообразным водородом, находя�
щимся под давлением 100 кПа

�
2H( 1),p  и раствором, в котором

активность ионов Н+ равна еди�
нице � �� �H H( 1моль/л илиa a
�1).

* Платинированную платину получают нанесением на поверхность
платины слоя высокодисперсной платины (черни).

Рис. 7.5
Схема стандартного

водородного электрода



356 ОБЩАЯ ХИМИЯ. ТЕОРИЯ И ЗАДАЧИ

Водородный электрод относится к газовым электро2
дам, т. е. электродам, в которых по крайней мере один из
реагентов является газообразным. Так как для протека�
ния электродной реакции необходим подвод и отвод элек�
тронов, то газовые электроды содержат проводники 1�го
рода, которые непосредственно в реакции не участвуют
(их ионы не переходят в раствор) и в ходе реакции не ме�
няются. В качестве проводника 1�го рода в стандартном
водородном электроде используют платину. При контак�
те платины с молекулярным водородом происходит адсорб�
ция водорода на платине. Адсорбированный водород, вза�
имодействуя с молекулами воды, переходит в раствор в
виде ионов, оставляя в платине электроны. При этом пла�
тина заряжается отрицательно, а раствор — положитель�
но. Возникает скачок потенциала между платиной и раст�
вором. Наряду с переходом ионов в раствор идет обратный
процесс восстановления ионов Н+ с образованием молекул
водорода. Cхема водородного электрода: Н2, Рt | Н+. Рав�
новесие на водородном электроде можно представить в
виде уравнения

2Н+ + 2е�Н2.

Абсолютное значение потенциала стандартного водо�
родного электрода неизвестно и его условно принимают
равным нулю.

Водородная шкала потенциалов. Для определения
потенциалов электродов по водородной шкале собирают
гальванический элемент, одним из электродов которого
является исследуемый электрод, а другим — стандартный
водородный электрод. Схема для измерения потенциала
цинкового электрода относительно стандартного водород�
ного электрода приведена на рисунке 7.6.

По международной конвенции для элемента, изобра�
женного на рисунке 7.6, принята условная запись в виде
Н2, Рt | Н+|| || Zn2+ | Zn, в которой справа располагается ис�
следуемый электрод, а слева — стандартный водородный,
потенциал которого принят равным нулю. Поскольку, как
утверждалось ранее, ЭДС гальванического элемента рав�
на разности потенциалов электродов, то электродвижущей
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силой элемента будет потенциал правого электрода отно�
сительно левого: EЭ = Еправого эл. При этом знак электрод�
ного потенциала такой же, как знак ЭДС. ЭДС системы
принято считать положительной, если электрический ток
течет слева направо. В нашем случае при замыкании сис�
темы, представленной последней схемой, во внешней цепи
электроны потекут справа налево, поэтому ЭДС такой си�
стемы отрицательно. Следовательно, и потенциал иссле�
дуемого электрода отрицателен.

Итак, потенциал исследуемого электрода по водород2
ной шкале будет равен ЭДС элемента, одним из электро2
дов которого является стандартный водородный.

ЭДС элемента и соответственно потенциал электрода
по водородной шкале можно определить не только экспе�
риментально, но и термодинамически по известному зна�
чению изменения энергии Гиббса токообразующей реак�
ции. Изменение энергии Гиббса �rG токообразующей ре�
акции можно найти по термодинамическим данным и по
уравнению (7.6) рассчитать ЭДС элемента. Значение ЭДС
элемента в свою очередь можно рассчитать и как разность
равновесных потенциалов катода ЕК и анода EА, полу�

Рис. 7.6
Гальванический элемент для определения

потенциалов электродов по водородной шкале
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ченных по водородной шкале. Например, ЭДС элемента
Даниэля — Якоби равна

� �� �2 2Э Cu /Cu Zn /Zn.E E E

Потенциалы металлических электродов. Как было
показано выше, для измерения равновесного потенциала
металла по водородной шкале нужно собрать гальвани�
ческий элемент, схема которого следующая:

Н2, Рt | Н+ || Мn+ | M;

� �
2 2H H1, 1p a .

Пусть токообразующей в элементе является реакция:

Мn+ + (n/2)Н2�М + nН+.

Поскольку �
� �

2H /H 0,E  ЭДС элемента равна потенциа�
лу металлического электрода по водородной шкале:

��Э M /M.nE E

Зная, что ЕЭ = ЕК – ЕА и � � �� �Э К А ,E E E  уравнение для
расчета ЭДС (7.10) принимает вид

� � �
�� � �Э M /M M /M M( / F)ln ,n n nE E E RT n a (7.11а)

где �M —na  активность ионов металла.
Уравнение (7.11а) называется уравнением Нернста

для расчета потенциала металлического электрода. После
перехода от натуральных логарифмов к десятичным и под�
становки постоянных для температуры 298 К получаем

� � �
�� �M /M M /M M(0,059/ )lg .n n nE E n a (7.11б)

Для разбавленных растворов, в которых активности
мало отличаются от концентраций, в уравнении (7.11)
активность можно заменить концентрацией. Величина

�
�
M /MnE  называется стандартным потенциалом металличес�

кого электрода. Согласно уравнению (7.11) значение
�

�
M /MnE  можно получить при активности потенциалопре�

деляющих ионов равной 1, поскольку � � �Mlg lg1 0.na  Сле�
довательно, стандартным потенциалом металлическо2
го электрода называют потенциал этого электрода в ра�
створе собственных ионов, активность которых равна
единице.
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Стандартные потенциалы металлических электродов
в водных растворах приведены в таблице Приложения 6.
Ряд металлов, расположенных в порядке возрастания их
стандартных потенциалов, называют рядом напряжения
металлов. Поскольку причиной возникновения потенциа�
ла является окислительно�восстановительный процесс на
границе раздела фаз, то величины потенциалов указыва�
ют на меру окислительно�восстановительной способности
металла и его ионов. Чем более отрицательное значение
имеет потенциал металла, тем более сильной восстанови�
тельной способностью он обладает. Например литий, имею�
щий наиболее отрицательный стандартный потенциал, от�
носится к наиболее сильным восстановителям. И наобо�
рот, чем более положителен потенциал металлического
электрода, тем более сильной окислительной способно�
стью обладают его ионы. Из приведенных данных видно,
что к наиболее сильным окислителям принадлежат ионы
золота, платины, палладия, серебра и ртути.

Потенциалы газовых электродов. Газовые электроды
состоят из проводника 1�го рода, контактирующего одно�
временно с газом и раствором, содержащим ионы этого
газа. Проводник 1�го рода служит для подвода и отвода
электронов и, кроме того, является катализатором элект�
родной реакции (ускоряет установление равновесия на
электроде). Проводник 1�го рода не должен посылать в
раствор собственные ионы. Лучше всего удовлетворяют
этому условию платина и платиновые металлы, поэтому
они чаще всего используются при создании газовых элек�
тродов. Так как в равновесных электродных реакциях в
газовых электродах участвуют газообразные компоненты,
то электродные потенциалы этих электродов зависят от
парциальных давлений газов. Это можно показать на при�
мерах водородного и кислородного электродов.

Уравнение для расчета потенциала водородного элек�
трода можно вывести так же, как было выведено уравне�
ние для расчета потенциала металлического электрода.
Оно имеет вид

� ��
22

2
HH /H H

( /2F)ln( ).E RT a p (7.12a)
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После подстановки постоянных для температуры 298 К
уравнение принимает вид

� ��
22

2
HH /H H

(0,059/2)lg( / ),E a p (7.12б)

где �H —a  активность ионов Н+ в электролите; 
2H —p  от�

носительное парциальное давление водорода.
Учитывая, что � � �Hlg pH,a  получаем

� � � �
22 HH /H 0,0295lg 0,059pH.E p (7.13)

Из уравнения видно, что с увеличением давления во�
дорода и рН потенциал водородного электрода становится
отрицательнее. Уравнение (7.13) для �

2H 1p  имеет вид

� � �
2H /H 0,059pH.E

Зависимость потенциала водородного электрода от рН
раствора приведена на рисунке 7.7.

Аналогично водородному электроду можно создать
кислородный и другие газовые электроды. Так, для со�
здания кислородного электрода проводник 1�го рода, на�
пример Рt, необходимо привести в контакт с кислородом и

раствором, содержащим ионы,
которые образуются при вос�
становлении кислорода (ионы
ОН–). Схема электрода: О2, Рt |
ОН–.

Если на кислородном элек�
троде на границе раздела фаз
протекает реакция по уравне�
нию

O2 + 2H2O + 4е� 4OH–,

то уравнение Нернста для рас�
чета равновесного потенциала
кислородного электрода при
298 К имеет вид

      
� � �

�� �
22 2 2

2 4
OO /OH O /OH H O OH

(0,059/4)[lg( / )].E E p a a (7.14)

Так как активность воды в ходе реакции меняется
мало, то ее cчитают величиной постоянной и значение

Рис. 7.7
Зависимости потенциалов

водородного (1) и кислородного
(2) электродов от рН среды

при � �
2 2H O 1p p  (100 кПа)

и 298 К
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2

2
H O(0,059/4)lga  вводят в выражение для �

�
2O /OH ,E  получая

уравнение

� � �
�� �

22 2

4
OO /OH O /OH OH

(0,0147)[lg( / )],E E p a (7.15)

где �
�

2O /OH —E  стандартный потенциал кислородного элект�
рода, равный 0,401 В (при � �OH 1a  и 298 К).

Подставляя в уравнение (7.15) значения � �� ВOH H/a K a
и �

�
2O /OH ,E  заменяя �Hlg a  на –рН, получаем уравнение

                     � � � �
22 OO /OH 1,23 0,0147lg 0,059pH.E p (7.16а)

При �
2O 1p  уравнение (7.16) принимает вид

� � �
2O /OH 1,23 0,059pH.E (7.16б)

Такие же уравнения для расчета потенциала кислород�
ного электрода можно получить при восстановлении кис�
лорода в кислой среде:

О2 + 4Н+ + 4е� 2Н2О.

Потенциал кислородного электрода принимает более
положительное значение с увеличением давления кисло�
рода и уменьшением рН (рис. 7.7). По уравнению (7.16)
можно рассчитать потенциал кислородного электрода при
любых значениях рН и давления кислорода. Например,
при рН 7,0 и давлении кислорода �

2O 0,21,p  получим

� � � � � �
2O /OH 1,23 0,0147lg0,21 0,059 7 0,8 В.E

Таким образом, из�за невозможности определения аб�
солютных значений потенциалов используют относитель�
ную шкалу потенциалов, в которой за нулевое значение
принимают потенциал стандартного водородного электро�
да. Потенциалы электродов определяются природой элект�
родных процессов и температурой. Потенциалы металли�
ческих электродов зависят от активностей ионов металла
в ионном проводнике, а потенциалы газовых электродов —
от активности ионов реагирующих газов в ионном про�
воднике и от парциальных давлений этих газов над элект�
ролитом. Стандартные электродные потенциалы являют�
ся мерой окислительно�восстановительной способности
металлов и их ионов, газов и их ионов.
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7.4.
ПОТЕНЦИАЛЫ

ОКИСЛИТЕЛЬНО�ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫХ
ЭЛЕКТРОДОВ (РЕДОКС�ЭЛЕКТРОДОВ)

Любая электродная реакция в принципе представляет
собой окислительно&восстановительную реакцию. Одна&
ко к окислительно&восстановительным (редокс&) электро&
дам относят только те электроды, в реакциях которых не
принимают непосредственного участия металлы и газы.
Такие электроды состоят из проводника 1&го рода (в ос&
новном платины), контактирующего с раствором, содер&
жащим окислители и восстановители. К проводнику 1&го
рода в редокс&электродах предъявляются те же требова&
ния, что и к проводнику 1&го рода в газовых электродах.

В общем виде равновесие на редокс&электроде для про&
стых систем записывается уравнением

Ох + пе�Red.

Схема электрода соответственно может быть записана
в форме

Pt | Ох, Red,

где Ох — окисленная форма вещества; Red — восстанов&
ленная форма вещества.

Уравнение Нернста для расчета потенциала редокс&
электрода имеет вид

            �� �Ox/Red Ox/Red Ox Red(2,3 / F)lg( / ).E E RT n a a (7.17)

В случае участия в редокс&процессах ионов ОН– или
Н+ редокс&потенциалы, как и потенциалы кислородного
и водородного электродов, зависят от рН. Например, для
системы

� � �� � �� 2
4 2MnO 8H 5 Mn 4H O,e

в которой ионы �
4MnO  являются окисленной формой ве&

щества, а ионы Mn2+ — восстановленной формой вещества,
потенциал определяется уравнением

� �
� � � �

�

�� �
� � � 	


 �
4

2 2
4 4

2

8
MnO H

MnO /Mn MnO /Mn
Mn

(2,3 /5F)lg .
a a

E E RT
a
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Под знаком логарифма в последнем уравнении отсут'
ствует активность воды, которая при электродных реакци'
ях (за исключением очень концентрированных растворов)
остается практически постоянной и учитывается значениeм
E�. Подставляя в уравнение величины постоянных R, F,
заменяя �Hlg a  на –рН для температуры 298 К получаем
его упрощенный вид:

 � � � � � �� � �2 2 2
4 4 4MnO /Mn MnO /Mn MnO Mn0,012lg( / ) 0,094pH.E E a a

Как видно, редокс'потенциал относительно мало за'
висит от активностей ионов �

4MnO  и Мn2+ и существенно
меняется с изменением рН раствора.

Значения стандартных потенциалов некоторых редокс'
электродов приведены в справочной таблице Приложения 7.
Потенциал редокс'электродов служит мерой окислитель'
ной и восстановительной способности систем. Окислитель'
ная способность систем возрастает со сдвигом редокс'по'
тенциала в сторону положительных значений. Восстано'
вительная способность систем растет со сдвигом потенциала
в сторону отрицательных значений. Как видно из таблицы
Приложения 7, наиболее сильными окислителями являют'
ся ионы � � �2 3

2 48S O ,Co ,MnO ,  диоксид свинца PbO2. Кроме
природы, в соответствии с уравнением Нернста (7.17) окис'
лительно'восстановительная способность системы зависит
от активности окисленной и восстановительной форм ве'
щества, температуры, а для реакций с участием ионов Н+

и ОН– и от рН. Например, окислительная способность
ионов � � �2

4 37MnO , CrO , NO  растет с уменьшением рН. Для
определения направления окислительно'восстановитель'
ных процессов необходимо рассчитать разность потенци'
алов редокс'электродов (ЭДС), участвующих в данном про'
цессе. Реакция будет протекать в направлении, в котором
ЭДС положительна. Например, для определения направ'
ления реакции

Sn2+ + 2Fe3+� Sn4+ + 2Fe2+,

при � � � �� � � �2 3 2 4Sn Fe Fe Sn 1a a a a  и 298 К рассчитаем ЭДС
по справочным данным Приложения:

� � � �
� � �� � � � �3 2 4 2Э Fe /Fe Sn /Sn 0,77 0,15 0,62 В.E E E
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ЭДС положительна, следовательно, реакция пойдет в
прямом направлении при условии, что электрод Fе3+/Fе2+

является катодом, т. е. электродом�окислителем.
Итак, потенциалы редокс�электродов определяются

природой редокс�процессов, температурой, зависят от со�
отношения активностей окисленной и восстановленной
форм веществ. В реакциях с участием ионов Н+ или ОН–

потенциалы зависят и от рН раствора.

7.5.
КИНЕТИКА ЭЛЕКТРОДНЫХ ПРОЦЕССОВ.

ПОЛЯРИЗАЦИЯ

Поляризация и перенапряжение. Равновесные потен�
циалы электродов могут быть определены в условиях от�
сутствия в цепи тока. При прохождении электрического
тока потенциалы электродов изменяются. Изменение по�
тенциала электрода при прохождении тока называется
поляризацией:

�Е = Еi – Е, (7.18)

где �Е — поляризация; Еi — потенциал электрода при
прохождении тока; Е — равновесный потенциал.

Термин «поляризация» употребляется не только для
обозначения величины изменения потенциала, но и самого
явления изменения потенциала при прохождении тока.
Поскольку поляризация может наблюдаться как на катоде,
так и на аноде, то различают катодную и анодную поляри�
зации �ЕК и �ЕА. Изменение потенциала при прохожде�
нии тока также называется перенапряжением. Этот термин
обычно употребляют, когда известна причина изменения
потенциала. Его также относят к некоторым конкретным
процессам, например к катодному выделению водорода
(водородное перенапряжение).

Для экспериментального определения поляризации
строят кривую зависимости потенциала электрода от про�
текающего через электрод тока. Из закона Фарадея сле�
дует, что ток пропорционален количеству вещества, про�
реагировавшего на электроде в единицу времени, т. е.
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скорости электрохимической реакции. Поэтому значение
тока может быть использовано для количественной
оценки скорости электрохимической реакции. Так как
электроды могут быть разными по площади, то в зависи�
мости от площади электрода при одном и том же потенци�
але могут быть разные токи. Поэтому скорость реакции
обычно относят к единице площади поверхности. Отно�
шение тока I к площади электрода S — это плотность тока
i (i = I/S). Графическую зависимость потенциала от плот�
ности тока называют поляризационной кривой.

На рисунках 7.8 и 7.9 представлены поляризационные
кривые электродов гальванического элемента и электро�
лизера. Величину поляризации электрода можно опреде�
лить по разности между потенциалом при прохождении
тока и равновесным потенциалом. Так, при некоторой
плотности тока поляризация анода равна �ЕА, а катода —
�ЕК. При одной и той же плотности тока поляризация
электродов может быть разной.

Из данных рисунка 7.8 видно, что для получения боль�
шего тока в гальваническом элементе необходимо боль�
шее отклонение потенциала от его равновесного значения
и разность потенциалов электродов при работе гальвани�
ческого элемента меньше ЭДС.

Рис. 7.8
Поляризационные кривые электродов

гальванического элемента:

1 — катода; 2 — анода.
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Из данных рисунка 7.9 следует, что в работающем
электролизере разность потенциалов электродов больше
минимальной разности равновесных потенциалов UP —
напряжения разложения. С увеличением плотности тока
поляризация электродов возрастает, растут и омические
потери.

Напряжение U на клеммах работающего гальваничес�
кого элемента равно

U = EЭ – �ЕК – �ЕА – I(r1 + r2), (7.19)

где r1 и r2 — сопротивления проводников 1�го и 2�го рода.
В свою очередь напряжение U работающего электро�

лизера равно

U = UP + �ЕК + �ЕА + I(r1 + r2). (7.20)

Разница между U и EЭ в гальваническом элементе (или
между U и UP в электролизере) приводит к снижению КПД
электрохимической системы. Из уравнений (7.19) и (7.20)
следует, что, уменьшив сопротивление проводников и сни�
зив катодную и анодную поляризацию электродов, мож�
но сократить эту разницу и увеличить КПД. Поскольку
поляризация связана со скоростью электрохимического
процесса или плотностью тока, то снижение поляризации

Рис. 7.9
Поляризационные кривые электродов

электролизера:
1 — анода; 2 — катода.
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возможно за счет создания условий, при которых процесс
протекает максимально быстро.

Скорость и механизм протекания электрохимических
реакций изучает электрохимическая кинетика, или ки�
нетика электродных процессов. Особенностью электрохи�
мических реакций служит влияние потенциала на их ско�
рость. Любая электрохимическая реакция протекает ми�
нимум в три стадии:

1) подвод реагентов к электроду;
2) электрохимическая стадия (стадия разряда — иони�

зации), которая может включать в себя и химические ре�
акции;

3) отвод продуктов реакции от электрода.
Если бы все эти стадии протекали мгновенно, то по�

тенциал электрода при прохождении тока не изменялся
бы и соответственно поляризация была бы равна нулю, но
все три стадии протекают с конечными скоростями, при�
чем одна из них часто лимитирует всю реакцию. Следова�
тельно, возникновение поляризации обусловлено замед�
ленностью лимитирующей стадии.

Поляризацию, обусловленную замедленностью стадий
массопереноса (1) или (3), называют концентрационной,
а поляризацию, обусловленную замедленностью стадии
разряда — ионизации (2), называют электрохимической.
Для определения лимитирующей стадии и ее ускорения
сравнивают закономерности протекания исследуемой ре�
акции с известными теоретическими закономерностями
и создают условия, при которых лимитирующая стадия
протекает максимально быстро.

Концентрационная поляризация. Изменение потенци�
ала электрода вследствие изменения концентрации реа�
гентов в приэлектродном слое при прохождении тока на�
зывается концентрационной поляризацией. В свою оче�
редь изменение концентрации реагирующих веществ в
приэлектродном слое вызывается замедленностью подво�
да реагентов к электроду или отвода продуктов реакции
от электрода. Так как по уравнению Нернста потенциал
электрода пропорционален логарифму активности ионов
(в разбавленных растворах — концентрации ионов), то
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концентрационная поляризация должна быть пропорци�
ональна разности логарифмов активностей (концентраций)
ионов в приэлектродном слое aS и в объеме раствора aV:

         �Еконц = (RT/nF)ln(aS/aV) � (RT/nF)ln(cS/cV). (7.21)

Концентрацию ионов у поверхности cS, ввиду сложно�
сти ее определения, выражают как функцию плотности
тока. В соответствии с законами Фика и Фарадея плот�
ность тока i, проходящего через электрод, определяется
коэффициентом диффузии D, толщиной диффузионного
слоя � (слой раствора около поверхности электрода, в ко�
тором происходит изменение концентрации реагента лишь
путем диффузии), а также концентрацией реагента у по�
верхности электрода cS и в объеме cV:

i = nFD(cV – cS)/�. (7.22)

Если cS � 0, то получается выражение для максималь�
ной предельно возможной плотности тока iпр, который
может проходить через электрод:

iпр = nFDcV/�. (7.23)

Поделив выражение (7.22) на выражение (7.23), полу�
чаем уравнение

i/iпр = 1 – cS/cV или cS/cV = 1 – i/iпр. (7.24)

Последнее уравнение дает возможность заменить в
уравнении (7.21) отношение концентраций:

�Еконц = (RT/nF)ln(1 – i/iпр). (7.25)

Из этого уравнения следует, что концентрационная
поляризация растет с увеличением плотности тока и су�
щественна лишь при больших плотностях тока. Как вид�
но из уравнения (7.21), концентрационная поляризация
снижается при выравнивании концентраций cS и cV, т. е.
при уменьшении толщины диффузионного слоя �. Толщи�
на этого слоя уменьшается при перемешивании раствора.

На рисунке 7.10 приведены типичные кривые зависи�
мости «потенциал — плотность тока» для концентраци�
онной поляризации, из которых видно, как перемешива�



ГЛАВА 7. ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКИЕ ПРОЦЕССЫ 369

ние влияет на предельный ток
iпр и концентрационную поля�
ризацию �E.

Электрохимическая поля

ризация (перенапряжение).
Изменение потенциала, обус�
ловленное замедленностью соб�
ственно электрохимических
стадий реакций, называется
электрохимической поляри2
зацией (перенапряжением).
Крупный вклад в разработку
теории замедленной электро�
химической стадии разряда (теории замедленного разря�
да) внес российский ученый А. Н. Фрумкин.

Замедленность электрохимических стадий объясняет�
ся существенной перестройкой структуры реагирующих
частиц в ходе реакции. Как и при химической реакции,
электрохимические процессы происходят лишь тогда,
когда реагирующие частицы обладают энергией, которая
больше или равна энергии активации.

Скорость электрохимических реакций, как и химичес�
ких, может быть увеличена повышением температуры и
применением катализатора. При повышении температу�
ры растет доля активных молекул, в случае применения
катализатора снижается энергия активации. Энергия ак�
тивации электрохимической реакции может быть также
снижена при изменении потенциала электрода по сравне�
нию с его равновесным потенциалом, т. е. при поляриза�
ции. И чем больше энергия активации процесса, т. е. чем
медленнее процесс протекает в прямом и обратном направ�
лениях при равновесии, тем бóльшая поляризация требу�
ется для обеспечения определенной скорости электрохи�
мического процесса (плотности тока).

Связь между электрохимическим перенапряжением
�Еэл и плотностью тока i выражается уравнением Тафеля,
которое вначале было получено эмпирически, а позднее
выведено теоретически:

�Еэл = a + blgi. (7.26)

Рис. 7.10
Кривые зависимости потенциа�

ла E от плотности тока i при
концентрационной поляриза�

ции с перемешиванием (1)
и без перемешивания (2)
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Константа b зависит от природы реакции и температу�
ры; при 298 К обычно имеет значение 0,03–0,15 (чаще все�
го 0,10–0,12). Константа а зависит от природы реакции,
материала электрода, состава раствора и температуры. Из

уравнения (7.26) следует, что при
i = 1 поляризация �Eэл = а. Кон�
станты а и b уравнения Тафеля
для изучаемой реакции определя�
ют из графика зависимости поля�
ризации электрода �Eэл от лога�
рифма плотности тока (рис. 7.11).
Кривая �Еэл = f(lgi) отсекает на
оси ординат значение константы
а, а тангенс угла (�) наклона пря�
мой к оси абсцисс равен констан�
те b. В Приложении 8 приведены

значения а и b для реакции катодного выделения водоро�
да на различных металлах.

Минимальное водородное перенапряжение в кислых
растворах наблюдается на платине и палладии, максималь�
ное перенапряжение — на свинце, ртути и кадмии. Пере�
напряжение меняется при замене кислотных растворов на
щелочные.

Электрохимическое перенапряжение может быть сни�
жено применением электродов�катализаторов. Например,
водородное перенапряжение можно снизить использова�
нием электродов из платины, палладия и металлов груп�
пы железа. Электрохимическое перенапряжение уменьша�
ется с увеличением температуры и концентрации реагента
и не зависит от перемешивания раствора. Поскольку плот�
ность тока при одном и том же токе снижается с увеличе�
нием поверхности электрода, то перенапряжение может
быть снижено увеличением площади электродов.

Итак, при прохождении тока потенциал электрода из�
меняется, т. е. возникает поляризация электрода, кото�
рая обусловлена замедленностью какой�либо из стадий
процесса: подвода реагентов, отвода продуктов реакций,
химической или собственно электрохимической стадии
процесса. В зависимости от типа замедленной стадии по�

Рис. 7.11
Зависимость электрохими�
ческой поляризации �Еэл

электродов от lgi
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ляризация может быть снижена перемешиванием раст�
вора, применением катализаторов, увеличением темпера�
туры, концентрации реагентов и площади поверхности
электродов.

7.6.
ЭЛЕКТРОЛИЗ

Общие понятия. Электролизом называют процессы,
происходящие на электродах под действием электриче�
ского тока, подаваемого от внешнего источника. При элек�
тролизе происходит превращение электрической энергии
в химическую. Ячейка для электролиза, называемая элек2
тролизером, состоит из двух электродов и электролита
(рис. 7.12). Электрод, на кото�
ром идет реакция восстанов�
ления (катод), подключен к от�
рицательному полюсу внешне�
го источника тока. Электрод,
на котором протекает реакция
окисления (анод), подключен
к положительному полюсу ис�
точника тока.

Рассмотрим электродные
реакции на примере электро�
лиза расплава хлорида натрия�. При плавлении происхо�
дит термическая диссоциация соли:

NаСl � Nа+ + Cl–.

Если погрузить в расплавленную соль два нераствори�
мых электрода и подключить их к полюсам внешнего ис�
точника тока, то в электролите начнется направленное
движение ионов и на электродах будут протекать следую�
щие реакции:

� восстановление ионов Na+ до металлического натрия
(катодный процесс) на отрицательном электроде, т. е.

Рис. 7.12
Схема электролиза:

1 — источник тока; 2 — анод; 3 —
катод; 4 — электролит; 5 — элект�
ролизер.

* Для снижения температуры плавления электролита и растворимо�
сти натрия в электролит вводят хлорид кальция или хлорид калия и
фторид натрия.
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электроде, на который поступают электроны от внеш�
него источника тока

Na+ + е � Nа;

� окисление хлорид�ионов Сl– до газообразного хлора
(анодный процесс) на положительном электроде, с ко�
торого электроны идут во внешнюю цепь

Сl– – е � 1/2Сl2.

Суммарная реакция:

NаСl � Nа + 1/2Сl2.

Электролиз подчиняется законам Фарадея и уравне�
ниям кинетики электродных процессов. При прохожде�
нии тока изменяются потенциалы электродов электроли�
зера, т. е. возникает электродная поляризация. Вследствие
катодной поляризации потенциал катода становится бо�
лее отрицательным, а из�за анодной поляризации потен�
циал анода становится более положительным (рис. 7.9).
Поэтому разность потенциалов электродов при прохож�
дении тока (ЕiA – ЕiК) при электролизе больше, чем раз�
ность равновесных потенциалов электродов (ЕA – ЕК) .

Напряжение работающего электролизера согласно
уравнения (7.20) слагается из разности равновесных по�
тенциалов, поляризации анода и катода и омических по�
терь напряжения в проводниках 1�го и 2�го рода. Таким
образом, напряжение электролизера с увеличением тока
возрастает вследствие поляризации и сопротивления про�
водников и электролита.

Увеличение напряжения по сравнению с напряжени�
ем разложения приводит к перерасходу электрической
энергии по сравнению с энергией, рассчитанной по урав�
нениям химической термодинамики.

Из уравнения (7.20) следует, что напряжение может
быть снижено уменьшением сопротивления электродов и
электролита, а также поляризации электродов.

Внутреннее сопротивление электролизера можно сни�
зить применением электролита с высокой удельной элек�
трической проводимостью, повышением температуры и
уменьшением расстояния между электродами.
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Поляризация (концентрационная и электрохимиче�
ская) может быть снижена увеличением поверхности элек�
тродов, температуры, концентрации реагента, перемеши�
ванием, а также уменьшением тока и применением элект�
родов�катализаторов.

Иногда поляризация при электролизе играет и поло�
жительную роль. Например, вследствие поляризации при
выделении Н2 удается осадить на катоде в водных раство�
рах некоторые металлы, имеющие отрицательный потен�
циал (см. ниже).

Последовательность электродных процессов. В рас�
смотренном примере электролиза расплава NаСl в элект�
ролите находились лишь один вид катионов и один вид
анионов, поэтому схема электролиза была простая. Часто
в электролите присутствует несколько видов катионов и
анионов. Например, в водных растворах солей, кроме ани�
онов и катионов соли, всегда имеются ионы Н+ и ОН–, в
результате диссоциации:

Н2О�Н+ + ОН–.

При наличии нескольких видов ионов или недиссоци�
ированных молекул электрохимически активных веществ
возможно протекание нескольких электродных реакций.
Рассмотрим их последовательность.

Так как на катоде идет реакция восстановления, т. е.
прием электронов окислителем, то в первую очередь долж2
ны реагировать наиболее сильные окислители. На като�
де прежде всего протекает реакция с наиболее положи�
тельным потенциалом. Для катодного восстановления при
электролизе водного раствора электролита все окислите�
ли можно разделить на три группы.

1. Ионы металлов, потенциалы которых существенно
более отрицательны, чем потенциал водородного элект�
рода. К ним относятся ионы щелочных, щелочноземель�
ных и других металлов, стоящих в ряду стандартных элек�
тродных потенциалов выше алюминия.

В водных растворах разряд этих ионов на катоде прак�
тически не происходит, так как на катоде выделяется во�
дород:

2Н+ + 2е � Н2.
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Перечисленные металлы могут быть получены элект�
ролизом их расплавленных солей, в которых ионы Н+ от�
сутствуют.

2. Окислители, потенциал которых более положите�
лен, чем потенциал водородного электрода. К ним отно�
сятся ионы Сu2+, Аg+, Нg2+, Аu3+, платиновых металлов,
а также кислород, галогены, диоксид свинца, перманга�
нат�ион и др. (см. Приложение 6).

При наличии этих веществ в растворе или у электрода
они разряжаются в первую очередь и разряд ионов Н+ не
происходит.

3. Ионы, потенциал которых относительно мало отли�
чается от потенциала водородного электрода. К ним отно�
сятся ионы Sn2+, Рb2+, Ni2+, Со2+, Zn2+, Cd2+ и других ме�
таллов, находящихся в ряду стандартных электродных
потенциалов между алюминием и водородом.

При сравнении стандартных потенциалов этих метал�
лов и водорода можно было бы сделать вывод о невоз�
можности выделения металлов на катоде. Однако следует
учесть, что, во�первых, стандартный потенциал водород�
ного электрода относится к активности ионов Н+, равной
1, т. е. рН 0. С увеличением рН потенциал водородного
электрода становится отрицательнее (см. рис. 7.7).

Например, при рН 5; 25�С; �
2H 1:p

� � � � �
2H /H 0,059 pH 0,295 В.E

В то же время потенциалы металлов в области, где не
происходит выпадения их нерастворимых гидроксидов,
от рН не зависят. При рН 5,0 потенциал водородного элек�
трода становится отрицательнее стандартных потенциалов
олова, свинца, кобальта и никеля. Выделение водорода на
многих катодах происходит с более высоким перенапря�
жением по сравнению с поляризацией (перенапряжени�
ем) разряда многих металлов. При некоторой плотности
тока потенциал выделения водорода становится отрица�
тельнее, чем потенциал выделения металла. Как видно из
рисунка 7.13, равновесный потенциал цинкового элект�
рода отрицательнее потенциала водородного электрода,
поэтому при малых плотностях тока на катоде выделяет�
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ся лишь один водород. Но водородное перенапряжение
электрода больше, чем перенапряжение цинкового элект�
рода, поэтому при повышении плотности тока начинает
выделяться на электроде и цинк. При потенциале Е1 плот�
ности токов выделения водорода и цинка одинаковы, а при
потенциале Е2 на электроде выделяется в основном цинк:
iZn� iH2

. В данном примере электролиза часть прошедше�
го электричества 

2HQ  расходуется на выделение водоро�
да, часть QZn — на выделение цинка. Согласно уравнению
(7.2а) выход по току цинка ВZn < 1 (< 100%).

Из данных рисунка 7.13 следует, что выход по току
цинка растет с увеличением катодной поляризации. Для
данного примера высокое водородное перенапряжение —
явление положительное. Вследствие этого из водных ра�
створов удается выделять на катоде марганец, цинк, хром,
железо, кадмий, кобальт, никель, олово и другие металлы.

На аноде протекают реакции окисления восстанови�
телей, т. е. отдача электронов восстановителем, поэтому в
первую очередь на аноде должны реагировать наиболее
сильные восстановители — вещества, имеющие наибо�
лее отрицательный потенциал. На аноде при электролизе
водных растворов может протекать несколько процессов:

� растворение металла:

М – пе � Мn+;

� окисление ионов ОН–:
2ОН– – 2е � 1/2О2 + Н2О;

Рис. 7.13
Поляризационные кривые катодного выделе�

ния водорода и цинка



376 ОБЩАЯ ХИМИЯ. ТЕОРИЯ И ЗАДАЧИ

� окисление других веществ, присутствующих в раство�
ре или около электрода:

Red – пе � Ох.

Если потенциал металлического анода имеет более от�
рицательное значение, чем потенциал окисления ионов
ОН– или других веществ, присутствующих в растворе, в
газовой фазе около электрода или на электроде, то проис�
ходит растворение металла. При этом протекает электро�
лиз с растворимым анодом.

Если потенциал окисления металлического анода бли�
зок к потенциалу других возможных анодных процессов
(разница < 1 B), то наряду с растворением металла на ано�
де протекают и другие процессы, например разряд ионов
ОН–. В этом случае также говорят об электролизе с раство�
римым анодом, с учетом и других анодных процессов.

Если потенциал металла или другого проводника пер�
вого рода, используемого в качестве анода, намного поло�
жительнее потенциалов окисления других веществ, то
протекает электролиз с нерастворимым анодом.

В качестве нерастворимых анодов применяют золото
и платиновые металлы, диоксид свинца, оксид рутения,
графит и другие вещества, имеющие положительные зна�
чения равновесных электродных потенциалов.

Некоторые металлы практически не растворяются из�
за пассивации, вызывающей высокую анодную поляриза�
цию, например никель и железо в щелочном растворе, сви�
нец в Н2SО4, титан, тантал, нержавеющая сталь.

Пассивностью металла называется явление торможе�
ния анодного растворения металла из�за образования за�
щитных слоев на поверхности металла.

При электролизе с нерастворимым анодом на электро�
де могут окисляться ионы ОН– и другие ионы либо недис�
социированные молекулы восстановителей, присутствую�
щие в растворе. Как видно из рисунка 7.7, потенциал кис�
лородного электрода в широкой области рН отрицательнее
потенциалов галогенидных ионов (за исключением иона
I–). Однако при наличии в растворе ионов I–, Br– вследст�
вие высокой поляризации реакции выделения кислорода
на аноде в первую очередь выделяется иод, затем — бром.
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При наличии ионов Сl– в растворе при малых плотностях
тока идет выделение кислорода, при высоких плотностях
тока наряду с этой реакцией идет также окисление ионов
Cl– и выделение Сl2 (рис. 7.14). Фтор из�за положительно�
го значения потенциала не может быть выделен из вод�
ных растворов на аноде, его получают электролизом рас�
плавленных фторидов. На аноде не окисляются также
ионы � � �2 3

34 4SO ,PO ,NO ,  поэтому в их присутствии в раство�
ре на нерастворимом аноде протекает лишь реакция вы�
деления кислорода*.

Из данных рисунка 7.14 видно, что равновесный по�
тенциал кислородного электрода отрицательнее равновес�
ного потенциала хлорного электрода. Однако выделение
кислорода протекает со значительно более высокой поля�
ризацией, чем выделение хлора, поэтому при малых плот�
ностях тока выделяется лишь кислород, при потенциале
Е1 токи на выделение хлора и кислорода сравниваются, а
при потенциале Е2 (высокая плотность тока) выделяется
в основном хлор.

Итак, под действием электрического тока на электро�
дах происходят процессы, называемые электролизом. По�
следовательность электродных процессов определяется
значениями потенциалов этих процессов и поляризации
при их протекании.

* Ионы �2
4SO  могут окислять до �2

2 8S O  при высоком анодном потен�
циале (см. Приложение 6), который обычно не достигается.

Рис. 7.14
Поляризационные кривые анодного

выделения кислорода и хлора
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7.7.
ПРИМЕНЕНИЕ ЭЛЕКТРОЛИЗА

Электролиз широко используется в различных обла�
стях промышленности. Практически нет ни одной отрас�
ли техники, где бы он ни применялся. Остановимся на не�
которых широко распространенных областях применения
электролиза.

Электролиз в металлургии. Электролизом водных ра�
створов солей получают медь, цинк, кадмий, никель, ко�
бальт, марганец и другие металлы. На катоде происходит
разряд ионов металла из растворов, которые получают в
результате физической и химической обработки руд:

Мn+ + пе � М.

В этих процессах используют нерастворимые аноды,
на которых обычно выделяется кислород:

2Н2О – 4е � О2 + 4Н+.

Метод электролиза используют для рафинирования
(очистки) металлов: меди, серебра, золота, свинца, олова
и др. Анодом при рафинировании служит очищаемый ме�
талл. На аноде растворяются основной металл и примеси,
потенциал которых отрицательнее потенциала основного
металла. Примеси, имеющие более положительный потен�
циал, не растворяются и выпадают из анода в виде шлама.
На катоде в первую очередь выделяется металл, имеющий
наиболее положительный потенциал. Так как потенциа�
лы золота, меди, серебра, свинца и олова положительнее,
чем потенциалы других металлов (примесей), то эти ме�
таллы в первую очередь выделяются на катоде, а примеси
остаются в растворе. При малой концентрации примесей
их потенциалы в соответствии с уравнением Нернста сдви�
гаются в сторону отрицательных значений, что способству�
ет преимущественному выделению на катоде основного
металла.

Электролизом расплавов соединений получают алюми�
ний, магний, натрий, литий, бериллий, кальций, а также
сплавы некоторых металлов. При получении некоторых
металлов электролизом расплавов возникают серьезные
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экологические трудности. Например, при электролитиче�
ском получении алюминия из расплавов, содержащих фтор,
в атмосферу могут улетучиваться токсичные соединения
фтора. При использовании графитовых анодов последние
окисляются с образованием некоторых токсичных соеди�
нений (оксида углерода, синильной кислоты и т. д.). При
замене графитовых анодов на полупроводниковые оксид�
ные на последних выделяется кислород и соответственно
производство становится менее вредным. При электроли�
тическом получении магния может образоваться очень
токсичный диоксин, для предупреждения этого выделяю�
щийся на аноде хлор не должен контактировать с арома�
тическими органическими соединениями.

Электролиз в химической промышленности. К наибо�
лее крупномасштабному электролитическому процессу в
химической промышленности относится электролиз ра�
створа NaСl с получением газообразных хлора на аноде,
водорода на катоде и раствора щелочи в катодном про�
странстве. Кроме того, электролизом получают фтор из
расплава смеси НF и NaF, водород и кислород из воды (для
снижения сопротивления электролиз ведут в растворе
NaOH), диоксид марганца из раствора МnSО4, окислите�
ли: пероксид водорода, перманганат калия, гипохлорит,
хлораты, хроматы и т. п., некоторые органические веще�
ства, например анилин из нитробензола.

Получение гальванопокрытий. Гальваническими на�
зываются металлические покрытия, наносимые на поверх�
ность какого�либо изделия методом электролиза. Гальва�
ническим способом можно получить покрытия всеми ме�
таллами и сплавами, которые могут выделяться на катоде.
Толщина покрытий в зависимости от их назначения со�
ставляет от 1 до 100 мкм. Гальванические покрытия
широко применяются во многих областях техники и име�
ют различные назначения:

� защита основного металла от коррозии (цинкование,
кадмирование, лужение и др.);

� защита основного металла от коррозии и придание ему
красивого внешнего вида (никелирование, хромирова�
ние, серебрение и золочение);
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� повышение электрической проводимости материала
(меднение, серебрение, золочение);

� повышение твердости и износостойкости материала
(хромирование, родирование, палладирование);

� получение магнитных пленок на материале (осажде�
ние сплавов никель�кобальт и железо�никель);

� улучшение отражательной способности поверхности
материала (серебрение, родирование, палладирование,
хромирование);

� улучшение способности металла к пайке (лужение,
осаждение сплава олово�свинец);

� уменьшение коэффициента трения металла (свинце�
вание, хромирование, осаждение сплавов олово�сви�
нец, индий�свинец) и др.
Нанесение гальванических покрытий проводится в

электролизере, называемом гальванической ванной. Ка�
тодом служит изделие, на которое наносится покрытие.
На катоде идет процесс восстановления находящихся в
растворе электролита ионов металла (электроосаждение
металла):

Мn+ + пе � М.

Анодом обычно служит такой же металл, что и металл
покрытия. Процесс на аноде противоположен процессу на
катоде:

М – пе � Мn+.

Электролиз с растворимым анодом имеет большие до�
стоинства, так как равновесные потенциалы анода и ка�
тода одинаковы и напряжение электролизера является
лишь суммой поляризации и омических потерь. Кроме
того, содержание ионов металла в растворе остается по�
стоянным, так как расход ионов на катоде компенсирует�
ся поступлением их с анода.

Иногда применение растворимых анодов невозможно,
например при хромировании, так как металлический хром
очень быстро растворяется химически и раствор пересы�
щается солями хрома (VI). В таких случаях ведут элект�
ролиз с нерастворимыми анодами и на аноде выделяется
кислород.
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В состав растворов для получения гальванических по�
крытий, кроме соли металла, осаждаемого на катоде, вво�
дятся добавки, увеличивающие электрическую проводи�
мость раствора (например, серная кислота, сульфат на�
трия), активирующие анодный процесс (например, хлорид
натрия), а также обеспечивающие постоянное значение рН
раствора (буферные добавки).

Введение добавок, называемых блескообразователями,
позволяет получить на катоде металлические покрытия,
не требующие механической или электрохимической по�
лировки.

Если обрабатываемое изделие имеет сложную форму,
то возникает задача обеспечения равномерного осаждения
металла по всей поверхности изделия, так как плотность
тока на выступах, расположенных ближе к аноду, соответ�
ственно и толщина осадка металла на выступах будут боль�
ше, чем в углублениях. Для более равномерного осажде�
ния металла используют несколько способов, в том числе
повышение катодной поляризации. Так как поляризация
возрастает с увеличением плотности тока, то ее величина
на выступающих участках будет выше, чем в углублени�
ях. Это вызывает перераспределение тока и соответствен�
но толщины осадка в сторону большей равномерности.
Катодную поляризацию повышают, используя комплекс�
ные соединения и поверхностно�активные вещества.

Для обеспечения прочного сцепления металла�покры�
тия с основным металлом необходимо перед нанесением
покрытия удалить с поверхности основного металла за�
грязнения и оксиды. Это достигается обезжириванием по�
верхностей в органических растворителях или щелочах,
травлением их в растворах кислот и тщательной промыв�
кой в воде.

Никелирование (Ni2+ + 2е � Ni) обычно проводят в ра�
створах, содержащих сульфат или хлорид никеля, борную
кислоту и хлорид натрия. Борная кислота обеспечивает
сохранение рН раствора в пределах 4,5–5,5. Кроме того, в
растворы никелирования нередко вводят блескообразова�
тель, например кумарин, С9Н8О2 и n�толуолсульфамид
СН3С6Н4SO2NH2.
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Меднение изделий (Cu2+ + 2е � Cu) осуществляется в
сернокислотных или цианистых растворах. Первые, кро�
ме сульфата меди, содержат серную кислоту, необходи�
мую для повышения электрической проводимости раство�
ра и предотвращения гидролиза соли меди. Достоинством
меднения в сернокислотном растворе является высокая
скорость процесса, поэтому такие растворы применяются
для получения толстых покрытий. Однако потенциал меди
в этих растворах положительнее потенциала железа, по�
этому при погружении стальных изделий в раствор про�
исходит контактное вытеснение меди с образованием рых�
лого осадка металла:

Сu2+ + Fе � Сu + Fе2+.

Для меднения стальных изделий необходим подслой
меди, осаждаемый из цианистых растворов, в которых
медь находится в основном в виде комплексных ионов
[Сu(СN)3]2–. Реакция на катоде может быть представлена
уравнением

[Сu(СN)3]2– + е � Сu + 3СN–.

Константа нестойкости комплексного иона меди очень
мала (см. Приложение 5), соответственно очень мала и
концентрация «свободных» ионов меди Сu+. Электродный
потенциал меди в цианистом растворе становится отрица�
тельнее потенциала железа и контактное вытеснение меди
из раствора не происходит, поэтому в таком растворе мож�
но проводить меднение стальных изделий. Кроме того,
электроосаждение меди из комплексных ионов протекает
с высокой поляризацией, что обеспечивает равномерное
распределение металла по поверхности изделия сложной
формы. Но: цианистые растворы очень токсичны.

Цинкование (Zn2+ + 2е � Zn) проводят в основном в
сульфатном или цианистом растворе. Сульфатный элект�
ролит содержит, кроме сульфата цинка, сульфат натрия,
сульфат алюминия (буферная добавка), блескообразова�
тель (декстрин и др.). В цианистом растворе цинк нахо�
дится в виде комплексного иона [Zn(CN)4]2–. Из такого ра�
створа удается осадить на катоде гладкие мелкокристал�
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лические покрытия, равномерно распределенные по по�
верхности изделия. Суммарную реакцию на катоде в этом
случае можно представить уравнением

[Zn(СN)4]2– + 2е � Zn + 4СN–.

Хромирование проводят из раствора, содержащего хро�
мовую (H2CrO4) и серную кислоты (соотношение по массе
примерно 100:1). Выход по току хрома на катоде состав�
ляет 10–20%, остальная доля электричества расходуется
на выделение водорода. Суммарную реакцию осаждения
хрома на катоде можно представить уравнением

� �� � � �2
24CrO 8H 6 Cr 4H O.e

Анодом служит листовой свинец, устойчивый в раство�
ре для хромирования. На аноде выделяется кислород:

3H2O – 6е � 3/2О2 + 6Н+.

Хромовые покрытия отличаются высокой твердостью,
износостойкостью и красивым внешним видом, поэтому,
несмотря на сложность процесса хромирования, он широ�
ко применяется в различных областях техники.

Электрохимическая анодная обработка металлов и
сплавов. Для изменения размеров и формы, а также со�
стояния поверхности металлических изделий используют
электрохимические способы обработки, при которых про�
изводится электроокисление металлических изделий: элек�
трохимическая размерная обработка, анодирование и др.

Анодная обработка изделий для придания им требуе�
мой формы получила название электрохимической обра2
ботки металлов (ЭХОМ). Этот способ обработки металлов
позволяет обрабатывать детали сложной конфигурации и
металлы, которые механически или вообще не могут быть
обработаны или обрабатываются с большим трудом (на�
пример, очень твердые металлы и сплавы). Кроме того,
инструмент (катод) при этом не изнашивается, а обработ�
ка не влечет изменения структуры металла. К недостат�
кам ЭХОМ относится большой расход энергии, поэтому
этот метод не применяется для обработки обычных метал�
лов, сплавов и изделий простой конфигурации. Как и при
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обычном электролизе с растворимыми анодами, при ЭХОМ
происходит анодное растворение металла:

М – пе � Мn+.

На катоде, который при электрохимической обработ�
ке называют инструментом, обычно выделяется водород:

2Н+ + 2е � Н2.

Особенностью ЭХОМ по сравнению с другими метода�
ми электролиза является высокая скорость растворения
металлов. Плотность тока при электрохимической обра�
ботке металлов в сотни и тысячи раз выше плотности тока
других электрохимических процессов. Для обеспечения
высоких скоростей процесса (высоких плотностей тока)
при относительно невысоких напряжениях необходимо
снизить сопротивление и поляризацию электродов. Для
этого уменьшается зазор между электродами (до 0,1 мм) и
используется раствор электролита с высокой электричес�
кой проводимостью. Для снижения поляризации и пре�
дотвращения пассивации анода необходимо принудитель�
но с высокой скоростью выводить продукты анодного ра�
створения металла из зазора между анодом и катодом.
Электрохимически обрабатываемое изделие служит ано�

дом и растворяется при прохож�
дении тока (рис. 7.15). К отрица�
тельному полюсу источника тока
подключается катод (инструмент),
обычно изготавливаемый из ста�
ли. На катоде выделяется водород.
Между электродами сохраняется
небольшой зазор, по мере раство�
рения анода передвигают катод,
чтобы сохранить малое расстояние
между анодом и катодом. В зазор
между электродами подается под
давлением раствор электролита, в
данной установке через полость в
центре катода. Раствор электроли�
та выносит из межэлектродного

Рис. 7.15
Схема электрохимиче�

ской обработки
металлов:

1 — катод (инструмент); 2 —
анод (изделие); 3 — изолирую�
щий слой.
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пространства продукты анодного растворения и газообраз�
ные продукты катодной реакции. Последние затем удаля�
ются в атмосферу, а продукты растворения тем или иным
способом выводятся из раствора электролита.

В качестве растворов электролитов для обработки ста�
лей и многих цветных металлов (никель, медь, кобальт,
титан) и их сплавов применяется раствор NaСl; для обра�
ботки алюминия, цинка, олова и их сплавов — раствор
NaNO3, для обработки молибдена и вольфрама — раствор
NaОН. В настоящее время ЭХОМ используется для обра�
ботки лопаток турбин, штампов и пресс�форм, твердых и
тугоплавких металлов и сплавов, получения и обработки
отверстий и полостей, для фрезерования, точения и шли�
фования изделий, заточки инструмента.

Анодное оксидирование (анодирование) широко при�
меняется для обработки металлов, и прежде всего алюми�
ния. Алюминиевое изделие играет роль анода электроли�
зера. Электролитом служит раствор серной, ортофосфор�
ной, хромовой, борной или щавелевой кислот, катодом
может быть металл или сплав, не взаимодействующий с
раствором электролита, например нержавеющая сталь или
свинец. На катоде выделяется водород, на аноде происхо�
дит образование оксида алюминия Аl2О3.

Суммарный процесс на аноде можно представить сле�
дующим уравнением:

2Al + 3H2O – 6e � Al2O3 + 6H+.

Механизм реакции имеет сложный характер. Элект�
родная реакция протекает в несколько стадий. Наряду с
образованием оксида происходит его частичное растворе�
ние в кислоте:

Al2O3 + 6H+ � 2Al3+ + 3H2O.

В результате пленка становится пористой, через поры
пленки проникают ионы и процесс роста пленки продол�
жается. Полученная пленка Al2O3 имеет ценные свойства.
Она весьма пориста, причем размеры пор очень малы.
Вследствие этого пленка может быть пропитана различ�
ными составами, повышающими коррозионную стойкость
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поверхности. Красители также могут придать поверхности
разнообразную окраску, что используется при декоратив�
ной обработке алюминия и его сплавов. Оксидная пленка
на алюминии имеет высокую твердость, поэтому после
анодирования и пропитки оксидного слоя смазкой значи�
тельно повышается износостойкость деталей. В растворах
борной, щавелевой и лимонной кислот получаются тон�
кие плотные пленки с высоким электросопротивлением,
например на алюминии высокой чистоты — пленки с
электросопротивлением 1014 Ом�см. Поэтому оксидирова�
ние используется для получения изолирующих слоев на
лентах, применяемых в электрических конденсаторах и
других устройствах.

Кроме алюминия, электрохимическому оксидирова�
нию подвергают также магний, медь и титан.

Расход энергии W на превращение 1 кг вещества j при
электролизе рассчитывают по формуле

W = F � U�103/MЭj, Вт�ч/кг, (7.27)

где U — напряжение на электролизере, В; Mэкj — моляр�
ная масса эквивалента вещества j, г /моль; F — число Фа�
радея, равное 26,8 А�ч.

Электролиз нашел применение в различных отраслях
в технике, причем области его использования непрерыв�
но расширяются. Например, в последние годы разработа�
ны электрохимические преобразователи информации и
электрохромные устройства, в основе действия которых
лежат законы электролиза.

7.8.
ХИМИЧЕСКИЕ ИСТОЧНИКИ ТОКА.

ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКИЕ ЭНЕРГОУСТАНОВКИ

Одним из наиболее перспективных является электро�
химический способ преобразования химической энергии
в электрическую, который осуществляется в химических
источниках тока (ХИТ). К достоинствам последних отно�
сится высокий КПД, бесшумность, безвредность, возмож�
ность использования в космосе и под водой, в переносных
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устройствах, на транспорте и т. п. К химическим источ�
никам тока относят гальванические элементы, аккумуля�
торы и топливные элементы.

Гальванические первичные элементы. Гальванически�
ми первичными элементами называют устройства для пря�
мого преобразования химической энергии заключенных
в них реагентов в электрическую. Реагенты (окислитель
и восстановитель) входят непосредственно в состав галь�
ванического элемента и расходуются в процессе его рабо�
ты. После расхода реагентов элемент не может больше ра�
ботать. Таким образом, это источник тока одноразового
действия непрерывного или с перерывами, поэтому его еще
называют первичным ХИТ. Гальванический элемент ха�
рактеризуется ЭДС, напряжением, мощностью, емкостью
и энергией, которую он может отдать во внешнюю цепь, а
также сохраняемостью. ЭДС элемента определяется тер�
модинамическими функциями протекающих в нем про�
цессов. Напряжение элемента U меньше ЭДС из�за поля�
ризации электродов и омических потерь, которые возрас�
тают с увеличением плотности тока (см. выше). Таким
образом, при увеличении плотности тока напряжение эле�
мента падает. По мере работы элемента (разряда) умень�
шается концентрация исходных реагентов и увеличива�
ется концентрация продуктов реакции, поэтому в соответ�
ствии с уравнением Нернста ЭДС элемента уменьшается.
Кроме того, возрастает поляризация элемента. Потому при
разряде элемента напряжение его постепенно снижается.
Кривая изменения напряжения во времени в процессе раз�
ряда называется разрядной кривой элемента. Чем мень�
ше меняется напряжение при разряде элемента, тем боль�
ше возможностей его применения.

Емкость элемента — это количество электричества,
которое источник тока отдает при разряде. При увеличе�
нии тока разряда и снижении температуры, особенно ниже
нуля по Цельсию, степень превращения реагентов и ем�
кость элементов снижаются.

Энергия элемента W равна произведению его емкости
на напряжение. Она возрастает с увеличением количества
вещества реагентов, запасенных в элементе и с увеличением
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температуры (до определенных пределов). Увеличение
тока разряда приводит к уменьшению энергии. Уменьше�
ние рабочей температуры ниже нуля приводит к заметно�
му снижению энергии элемента. Максимальная теорети�
ческая энергия элемента равна

W = Q � EЭ, Вт�с, (7.28)

где Q — максимальное количество электричества, кото�
рое может отдать элемент, Кл.

Для сравнения элементов используется удельная энер2
гия, т. е. энергия, отнесенная к единице массы или объе�
ма элемента. Теоретическая удельная энергия Wм, полу�
чаемая с единицы массы окислителя ток и восстановите�
ля тв, равна

Wм = W/(ток + тв), Вт�с/г. (7.29)

Более высокую удельную энергию можно получить в
элементах с большим значением ЭДС, малой массой моля
эквивалентов и высокими степенями превращения ре�
агентов.

Сохраняемостью называют срок хранения элементов,
в течение которого его характеристики остаются в задан�
ных пределах. Ухудшение характеристик элементов вы�
зывается коррозией электродов и другими побочными ре�
акциями. С увеличением температуры сохраняемость эле�
ментов уменьшается. Восстановителями (анодами) обычно
служат цинк, литий и магний, окислителями (катода�
ми) — оксиды металлов (марганца, меди, серебра) и серы,
хлориды (меди и свинца), сульфиды железа, а также кис�
лород воздуха и пр.

Наиболее массовым является производство сухих мар�
ганцево�цинковых элементов, широко применяемых для
питания радиоаппаратуры, аппаратуры связи, магнито�
фонов, карманных фонарей и др. (рис. 7.16).

Анодом в элементе служит цинковый электрод, като�
дом — электрод из смеси диоксида марганца с графитом,
токоотводом — графит. В качестве электролита использу�
ется паста, состоящая из раствора хлоридов аммония и
цинка с добавкой муки или крахмала (загустителя), или
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бумага, пропитанная электро�
литом. Схема элемента с соле�
вым электролитом:

(+)MnО2, C | NH4Cl | Zn(–).

На аноде происходит анод�
ное окисление цинка, на като�
де Мn (IV) восстанавливается
до Мn (III). Суммарное уравне�
ние токообразующей реакции:

Zn + 2NH4Cl + 2MnO2�
[Zn(NH3)2]Cl2 + 2MnOOH.

Характеристики некоторых
элементов приведены в При�
ложении 9. Элементы относи�
тельно недороги, но напряже�
ние их заметно падает во вре�
мени с увеличением нагрузки
и особенно резко при минусовых температурах. Элемен�
ты с такими же реагентами, но с щелочным электролитом
(КОН) имеют более высокие характеристики. При замене
диоксида марганца пористым угольным электродом, со�
держащим катализатор восстановления кислорода возду�
ха, поступающего в элемент через специальные отверстия
и каналы, параметры элемента существенно улучшаются.

Высокие напряжение и удельную энергию имеют се�
ребряно�цинковые элементы, но они весьма дороги из�за
высокой цены оксида серебра.

Напряжение элементов можно увеличить при исполь�
зовании анодов, имеющих электроотрицательный потен�
циал, например магния. Такие аноды в водных растворах
взаимодействуют с водой с выделением водорода, что при�
водит к потере емкости элемента при хранении (к самораз�
ряду). Поэтому разработаны резервные элементы, которые
приводятся в рабочее состояние (активируются) непосред�
ственно перед началом их использования. Примером та�
кого элемента может служить медно�хлоридно�магние�
вый, в котором анодом служит магний, а окислителем —

Рис. 7.16
Схема первичного элемента

МnО2–Zn с солевым электро�
литом:

1 — цинковый анод; 2 — электро�
лит; 3 — положительный электрод;
4 — графитовый токоотвод положи�
тельного электрода; 5 — простран�
ство для сбора газов; 6 — крышка;
7 — уплотнение; 8 — стойка; 9 —
футляр; 10 — дно.
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хлорид меди (I), электролитом — сухой хлорид натрия.
Элемент хранится в сухом состоянии и перед использова�
нием заливается водой. Элементы могут храниться дли�
тельное время и имеют приемлемые характеристики (см.
Приложение 9).

Возможную коррозию электродов можно предотвра�
тить применением неводных растворов электролитов, в
которых устойчивы даже щелочные металлы. Разработа�
ны элементы с литиевыми анодами, неводными раствора�
ми электролитов (в пропиленкарбонате и др.) и катодны�
ми материалами на основе оксида марганца, оксида меди,
сульфида железа, фтороуглерода (СFx)n, тионилхлорида
(SOCl2) и др. Такие элементы характеризуются стабиль�
ным напряжением, высокой удельной энергией, сохраня�
емостью (см. Приложение 9) и способностью работать при
отрицательных температурах (до –50�С). Они использу�
ются в электронной аппаратуре, часах, портативных ЭВМ,
кинокамерах, медицинских приборах, а также в военной
технике.

Топливные элементы и электрохимические энерго

установки. Если окислитель и восстановитель хранятся
вне элемента и в процессе работы подаются к электродам,
которые не расходуются, то элемент может работать дли�
тельное время. Такие элементы называют топливными.
В топливных элементах (ТЭ) химическая энергия восста�
новителя (топлива) и окислителя, непрерывно и раздель�

но подаваемых к электродам,
непосредственно превраща�
ется в электрическую энер�
гию. В ТЭ используют жид�
кие или газообразные восста�
новители (водород, метанол,
метан) и окислители, обычно
кислород воздуха.

Рассмотрим работу ТЭ на
примере кислородно�водород�
ной системы со щелочным
электролитом (рис. 7.17).
В таком элементе происходит

Рис. 7.17
Схема кислородно�водородно�

го топливного элемента:
1 — анод; 2 — электролит; 3 — ка�
тод.
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превращение химической энергии реакции окисления во�
дорода:

Н2 + 1/2О2�Н2О

в электрическую энергию.
К аноду подводится топливо (восстановитель), в дан�

ном примере водород, к катоду — окислитель, обычно чи�
стый кислород или кислород воздуха. Схема кислородно�
водородного ТЭ может быть записана в виде

Н2, М | KОН | М, О2,

где М — проводник 1�го рода, играющий роль катализа�
тора электродного процесса и токоотвода.

На аноде элемента протекает реакция окисления во�
дорода по уравнению

Н2 + 2ОН– – 2е � 2Н2О.

На катоде восстанавливается кислород:

1/2О2 + H2O + 2е � 2OH–.

Во внешней цепи происходит движение электронов от
анода к катоду, а в растворе — движение ионов ОН– от ка�
тода к аноду. Суммированием уравнений анодной и ка�
тодной реакций получаем уравнение токообразующей ре�
акции:

Н2 + 1/2О2�Н2О.

В результате прохождения этой реакции в цепи гене�
рируется постоянный ток и химическая энергия непосред�
ственно превращается в электрическую.

Топливные элементы характеризуются ЭДС, напря�
жением, мощностью и КПД. ЭДС элемента можно рассчи�
тать по уравнению (7.9). Для большинства ТЭ ЭДС состав�
ляет 1–1,5 В. Напряжение элементов меньше ЭДС (см.
уравнение (7.19)). Снижение поляризации ТЭ достигает�
ся применением катализаторов, увеличением площади по�
верхности электродов, повышением температуры и кон�
центрации (или давления) реагентов. Для уменьшения со�
противления элемента применяют электролиты с высокой
электрической проводимостью. Особую роль в топливных
элементах играют электроды, поскольку они определяют
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электродную поляризацию и соответственно поляризацию
элемента. В развитии ТЭ важную роль играет применение
наноматериалов и нанотехнологии. Для увеличения пло�
щади поверхности обычно применяют пористые электро�
ды, изготовленные из ультрадисперсных порошков метал�
ла или угля. В качестве катализаторов электродов ТЭ ис�
пользуются металлы платиновой группы, нанесенные в
виде кластерных наночастиц на пористые носители. На
этих электродах уже при 25–100�С удается достичь высо�
ких скоростей восстановления кислорода и окисления во�
дорода при относительно невысоких поляризациях.

Топливные элементы, работающие при таких темпера�
турах, называют низкотемпературными. Ионными провод�
никами в них служат растворы KOH, Н3РО4 или ионооб�
менные мембраны (полимерные электролиты). Элементы с
фосфорнокислым электролитом работают при температу�
ре 200�С.

В таких топливных элементах протекают реакции:
� на аноде

2Н2 – 4е � 4Н+;

� на катоде

О2 + 4Н+ + 4е � 2Н2О.

Природные виды топлива: нефть, природный газ и осо�
бенно уголь в низкотемпературных ТЭ практически не
окисляются, процесс электроокисления этих видов топ�
лива значительно ускоряется в высокотемпературных ТЭ,
работающих при 500�С и выше. В таких элементах, есте�
ственно, не могут применяться водные растворы электро�
литов, поэтому используются или расплавленные соли
(Li2СО3 + Na2СО3), или твердые ионные проводники, на�
пример смесь ZrО2 и Y2О3. Вместо Рt�катализаторов в вы�
сокотемпературных ТЭ применяют на аноде никель, а на
катоде — оксид никеля, или соединения LaСоО3, LaxSr1–x

MnO3. Основная проблема в разработке высокотемператур�
ных элементов — это повышение срока их службы.

Обычно природные виды топлива предварительно об�
рабатывают для получения электрохимически активных
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веществ. Например, природный газ обрабатывают водя�
ным паром (паровая конверсия) в присутствии катализа�
торов. В результате конверсии метана получают газы, со�
держащие водород, который затем направляется в топлив�
ный элемент:

СН4 + 2Н2О = СО2 + 4Н2.

В отличие от гальванических, ТЭ не могут работать без
вспомогательных устройств. Для увеличения напряжения
и тока элементы соединяют в батареи. При обеспечении
непрерывной работы батареи ТЭ необходимы устройства
для подвода реагентов, отвода продуктов реакции , тепло�
ты и др.

Установку, состоящую из батарей ТЭ, систем хране�
ния, обработки и подвода топлива и окислителя, отвода
продуктов реакции, поддержания и регулирования тем�
пературы в элементах, а также преобразования тока и на�
пряжения, называют электрохимической энергоустанов2
кой. Электрохимические энергоустановки обеспечивают
прямое преобразование химической энергии в электриче�
скую и имеют более высокий КПД (примерно в 1,5–2 ра�
за) по сравнению с тепловыми машинами. Кроме того, они
существенно меньше загрязняют окружающую среду. Наи�
более разработаны кислородно�водородные энергоустанов�
ки, которые уже применяются на космических кораблях.
Они обеспечивают космический корабль и космонавтов не
только электроэнергией, но и водой, которая является
продуктом реакции в топливном элементе. Удельная энер�
гия этих установок составляет 400–800 Вт�ч/кг, а КПД —
60–70%. Построены и испытаны электрохимические энер�
гоустановки и электростанции мощностью от 40 кВт до
11 МВт, работающие на природном топливе. В последние
годы большое внимание уделяется разработке электрохи�
мических энергоустановок для электромобилей, работаю�
щих на водороде или метаноле, и портативных ТЭ для энер�
гообеспечения сотовых телефонов, ноутбуков и других
приборов.

Аккумуляторы. Устройства, в которых электрическая
энергия превращается в химическую, а химическая — сно�
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ва в электрическую, называют аккумуляторами. В акку�
муляторах под воздействием внешнего источника тока
накапливается (аккумулируется) химическая энергия,
которая затем переходит в электрическую. Процесс накоп�
ления химической энергии называют зарядом аккуму�
лятора, процесс превращения химической энергии в элек�
трическую — разрядом аккумулятора. При заряде акку�
мулятор работает как электролизер, при разряде — как
гальванический элемент. Процессы заряда и разряда ак�
кумуляторов осуществляются многократно. Аккумулятор
в наиболее простом виде имеет два электрода (анод и ка�
тод) и ионный проводник между ними. На аноде как при
разряде, так и при заряде протекают реакции окисления,
на катоде — реакции восстановления. При разряде акку�
мулятор работает как гальванический элемент, поэтому
его разрядные характеристики описываются уравнением
(7.19). Напряжение аккумулятора при разряде меньше
ЭДС из�за поляризации и сопротивления. Емкость акку�
мулятора зависит от природы и количества реагентов (ак�
тивных масс) и уменьшается при увеличении плотности
тока из�за снижения степени использования активных
масс. Емкость также может падать при хранении из�за
побочных реакций (саморазряд). Поскольку при заряде
аккумулятор работает как электролизер, то его напряже�
ние описывается уравнением для электролизера (7.20).
Напряжение аккумулятора при заряде выше ЭДС и возра�
стает с увеличением плотности тока. В процессе разряда и
заряда изменяется состав активных масс аккумулятора и
соответственно ЭДС и напряжение. Разрядное напряже�
ние уменьшается, а зарядное напряжение возрастает во
времени. Кривые изменения напряжения аккумулятора
во времени называют разрядными и зарядными кривы�
ми. Кроме напряжения и емкости, аккумуляторы харак�
теризуются мощностью и энергией и их удельными (на
единицу массы и объема) значениями, КПД (отношением
энергии, полученной при разряде, к энергии, подведен�
ной при заряде), сроком службы (в годах или количествах
разрядно�зарядных циклов) и стоимостью (см. Приложе�
ние 10).
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В настоящее время наиболее распространенными яв�
ляются свинцовые аккумуляторы, в которых в качестве
электролита используется раствор Н2SО4, поэтому они на�
зываются еще кислотными. Электроды кислотного акку�
мулятора обычно представляют собой свинцовые решет�
ки. Решетки вначале заполняются оксидом свинца, кото�
рый при взаимодействии с Н2SО4 превращается в PbSО4.
Электроды разделяются друг от друга раствором Н2SО4 и
пористыми сепараторами. Аккумуляторы соединяют в
батарею, которая помещается в баки из эбонита или поли�
пропилена. При работе на аноде протекают реакции, при
которых степень окисления свинца меняется от 2 до 0 и
обратно:

� �� � � ��
4

2
4 Pb/PbSO4PbSO 2 Pb SO , 0,36 В,e E

а на другом электроде — катоде степень окисления свин�
ца меняется от 2 до 4 и обратно:

� �
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Суммарная реакция в аккумуляторе:

� �� � � �� 2
4 2 242PbSO 2H O Pb 2SO PbO 4H .

ЭДС аккумулятора, равная разности потенциалов элек�
тродов, может быть рассчитана по уравнениям (7.4) и (7.10):
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где � � �� � � � � �
2 4 4Э PbO /PbSO Pb/PbSO 1,68 ( 0,36) 2,04 В.E E E

В результате заряда активная масса одного электрода
превращается из РbSО4 в Рb, а активная масса второго
электрода из РbSО4 превращается в РbО2. Напряжение при
заряде выше ЭДС и растет в течение заряда. В конце заря�
да напряжение достигает значения, достаточного для элек�
тролиза воды, тогда начинается выделение водорода и кис�
лорода:

2Н+ + 2е � Н2;

Н2О – 2е � 1/2О2 + 2Н+.
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В конце заряда происходит только электролиз воды,
поэтому выделение пузырьков газа («кипение») служит
признаком окончания заряда свинцового аккумулятора.
В последние годы созданы герметизированные свинцовые
аккумуляторы, из которых при заряде не выделяются
газы. Свинцовый аккумулятор обладает существенными
достоинствами (см. Приложение 10): высоким КПД, высо�
кой ЭДС и относительно малым ее изменением при разря�
де, простотой и невысокой ценой. Недостатки свинцовых
аккумуляторов: небольшая удельная энергия и самораз�
ряд аккумулятора при хранении. Свинцовые аккумулято�
ры широко используются на автомобилях и других транс�
портных средствах, сельскохозяйственных и дорожных
машинах (стартерные аккумуляторы), а также на элект�
ростанциях, телефонных станциях и других объектах.

Промышленность выпускает также щелочные аккуму�
ляторы (Приложение 10). Наиболее распространенные из
них никель�кадмиевые и никель�железные аккумулято�
ры. Положительный электрод содержит гидроксид нике�
ля, отрицательный электрод — соответственно кадмий
или железо. Ионным проводником служит 20–23%�ный
раствор KOH. Суммарные реакции в наиболее простом
виде можно записать уравнениями:

 
�

�

� � � �
� � � �

�
�

2 2 2 Э

2 2 2 Э

2NiOOH Cd 2H O 2Ni(OH) Cd(OH) , 1,45 В;

2NiOOH Fe 2H O 2Ni(OH) Fe(OH) , 1,48 В.

E

E

К достоинствам никель�кадмиевых и никель�железных
аккумуляторов относятся большой срок службы (до 10 лет)
и высокая механическая прочность, к недостаткам — не�
высокие КПД и напряжение (Приложение 10). Никель�
железные аккумуляторы дешевле никель�кадмиевых, но
имеют несколько худшие параметры. Они применяются
для питания электрокар, погрузчиков и рудничных элек�
тровозов. Никель�кадмиевые аккумуляторы используют�
ся для питания аппаратуры связи, радиоприемников, маг�
нитофонов и различной электронной аппаратуры.

Кадмий является высокотоксичным металлом, поэто�
му происходит замена никель�кадмиевых аккумуляторов
на другие.
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Проводятся исследования по совершенствованию су�
ществующих и созданию новых аккумуляторов. Это в зна�
чительной степени обусловлено необходимостью создания
электромобилей, не дающих вредных выбросов в окружа�
ющую среду.

В последнее время созданы никель�металлогидридные
аккумуляторы, в которых отрицательным электродом яв�
ляется гидрид металла (соединение водорода с интерме�
таллидами МНx, например LaNi5H6). Такие аккумулято�
ры имеют достаточно высокие значения удельной массовой
энергии (Приложение 10) и постепенно заменяют никель�
кадмиевые аккумуляторы. В последние годы активно раз�
рабатываются аккумуляторы с литиевым отрицательным
электродом, неводным раствором электролита и положи�
тельным электродом на базе оксидов никеля, кобальта и
марганца. Выпускаются литий�ионные аккумуляторы, в
которых как на катоде, так и аноде происходит интерка�
лация ионов лития в нанослои или наноканалы оксидов,
графита:

� на аноде:

xLi+ + С – хе� LixС;

� на катоде:

хLi+ + МОn + хе� LixМОn.

Достоинством их является высокая удельная энергия
(Приложение 10). Они используются в электронной и дру�
гой слаботоковой аппаратуре. Недавно созданы более энер�
гоемкие безопасные и гибкие литий�полимерные аккуму�
ляторы (с полимерными электролитами). Разработаны и
начинают применяться новые эффективные накопители
энергии — электрохимические конденсаторы. Они состо�
ят из двух электродов с высокоразвитой поверхностью и
проводника 2�го рода между ними.

Таким образом, в технике широко используются раз�
личные химические источники тока. В последние годы
созданы новые эффективные первичные элементы, акку�
муляторы, конденсаторы и экологически чистые энерго�
установки на основе топливных элементов.
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ПРИМЕРЫ
РЕШЕНИЯ ЗАДАЧ

Задача 7.1. Какие из реакций, уравнения которых при�
ведены ниже, являются окислительно�восстановительны�
ми? В определенных реакциях укажите вещества�восста�
новители и вещества�окислители.

1) 2K + 2H2O � 2KOH + H2;
2) K2O + 2HCl � 2KCl + H2O;
3) Zn + H2SO4 � ZnSO4 + H2;
4) ZnO + H2SO4 � ZnSO4 + H2O.
Р е ш е н и е. Так как окислительно�восстановительные

реакции сопровождаются изменением С. О. элементов,
определим, в каких именно реакциях изменяется С. О.

� � � � �

� � � � � � � �

� � � � � �

� � � � � � � � � �

� � �

� � � �

� � �

� � �

0 1 2 1 2 1 0

2 2

1 2 1 1 1 1 1 2

2 2

0 1 6 2 2 6 2 0

2 24 4

2 2 1 6 2 2 6 2 1 2

2 24 4

2K 2H O 2K O H H ;

K O 2HCl 2KCl H O;

Zn H S O Zn S O H ;

Zn O H S O Zn S O H O.

Видим, что изменение С. О. элементов имеет место в
реакциях (1) и (3), следовательно, эти реакции являются
окислительно�восстановительными. Поскольку восстано�
витель — вещество, отдающее электроны, то в реакции (1)
восстановителем является калий, а в реакции (3) — цинк.
Окислитель — вещество, принимающее электроны, поэто�
му в реакциях (1) и (3) им является ион Н+.

Задача 7.2. Одним из процессов получения серной кис�
лоты является окисление SO2 до SО3 кислородом. Составь�
те уравнение реакции; с помощью термодинамического
расчета покажите возможность или невозможность ее про�
текания в прямом направлении при стандартных состоя�
ниях веществ и 298 К.

Р е ш е н и е. Составляем уравнение реакции:
SO2 + 1/2O2 = SO3.

Реакция может протекать в прямом направлении, если
изменение энергии Гиббса окислительно�восстановитель�
ной реакции ниже нуля. Изменение энергии Гиббса реак�
ции можно рассчитать, зная энергии Гиббса образования
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продуктов и исходных веществ, которые для стандартных
состояний веществ берем из справочника:

� � � �� � � � � � � �
� � � � � �

3 2 2SO SO O1/2

370,4 ( 300,4) 70 кДж.
r f f fG G G G

Так как �rG < 0 реакция термодинамически возможна
при данных условиях.

Задача 7.3. Рассчитайте массу серебра, выделившего�
ся на катоде при прохождении через электрохимическую
систему количества электричества, равного 2F, и выходе
серебра по току, равного единице (100%)?

Р е ш е н и е. Согласно законам Фарадея при прохож�
дении количества электричества, равного 2F, выделится
2 моль эквивалента серебра, что составит:

тAg = МэкAg � 2 = 108 г/моль � 2 моль = 216 г.

Задача 7.4. Определите выход по току водорода, выде�
ленного на электроде при нормальных условиях, если
объем его составил 112 л при прохождении через элект�
род количества электричества, равного 1000 А�ч.

Р е ш е н и е. Объем моль эквивалента водорода при
н. у. составляет 22,4/2 = 11,2 л. Для выделения такого
объема водорода требуется количество электричества, рав�
ное 1F или 26,8 А�ч. Следовательно, для выделения 112 л
требуется 268 А�ч и выход по току водорода составляет:

� � � � � �
2 2H HB / 268 А ч/1000 А ч 0,27 27%.Q Q

Задача 7.5. Никелевая пластинка опущена в водный
раствор соли NiSO4 с концентрацией, равной 0,01 моль/л.
Вычислите равновесный потенциал никелевого электро�
да при 298 К.

Р е ш е н и е. Равновесный потенциал рассчитываем по
уравнению Нернста для металлическх электродов:

� � �� �2 2 2Ni /Ni Ni /Ni Ni( /2F)ln .E E RT a

Активность ионов �2Nia  найдем по формуле

� � �� �2 2 2Ni Ni Ni ,a f c

где �2Nif — коэффициент активности, определяемый ион�
ной силой раствора I.
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� �� �� �� � � � �

� � � � � �

2 22 2
4 4

2 2
Ni SONi SO

2 2

0,5

0,5(0,01 2 0,01 ( 2) ) 0,04.

I c z c z

Согласно справочным данным � �2Ni 0,44.f
Следовательно,

�

�

�

�

� � � �

� �
2

2

3
Ni

3
Ni

0,44 0,01моль/л 4,4 10 моль/л;

4,4 10 .

a

a

После подстановки постоянных в уравнение для рас�
чета потенциала получаем

�
�� � � � � �2

3
Ni /Ni 0,25 (0,059/2)lg4,4 10 0,32 В.E

Задача 7.6. Рассчитайте значение равновесного потен�
циала водородного электрода при 298 К, �� �

2
7

H 5 10 ,p  рН 2.
Р е ш е н и е. Рассчитываем по уравнению Нернста:

�

�

� � � �

� � � � � � �
22 HH /H

7

0,0295lg 0,059pH

0,0295lg5 10 0,059 2 0,068 В.

E p

Задача 7.7. Определите ЭДС концентрационного мед�
ного элемента с активностями ионов меди, равными 10–1

моль/л у одного электрода и 10–3 моль/л у другого при тем�
пературе, равной 298 К.

Р е ш е н и е. Схема концентрационного элемента:

� �

� �� �

2 2

1 3
Cu | Cu || Cu | Cu.

10 10a a

ЭДС определяется из уравнения

ЕЭ = ЕК – ЕA.

Рассчитаем равновесные потенциалы медных электро�
дов по уравнению (7.3).

Для первого электрода:

�
�� � �2

1
Cu 0,337 0,0295lg10 0,3075В.E

Для второго электрода:

�
�� � �2

3
Cu 0,337 0,0295 10 0,2485 В.E
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Из сравнения величин потенциалов видно, что первый
электрод в данном элементе является катодом, второй —
анодом и ЭДС равна

EЭ = EК – EA = 0,3075 – 0,2485 = 0,059 В.

Задача 7.8. Рассчитайте стандартную ЭДС топливно�
го элемента, в котором при 298 К протекает электрохими�
ческая реакция:

Н2(г) + 1/2О2(г)�Н2О(ж).

Используя справочные термодинамические данные,
вычислите константу равновесия этой реакции.

Р е ш е н и е. Стандартная ЭДС, соответствующая от�
носительным парциальным давлениям газов � �

2 2H O 1p p
и активности воды �

2H O 1,a  рассчитывается по уравнению

� �� � ��
�

� � � � � ���� � �

� � �
� �

� �

2 2 2H O H O
Э

1/2

F F
( 237 300 Вт с/моль)

1,23 В.
2 96500 А с/моль

G G GGE
n n

Константу равновесия рассчитываем по уравнению

lgKp = �G�/(2,3RT) =

= –237 300/(2,3 � 8,3 � 298) = 41,7,

откуда Kp = 1041,7.
Задача 7.9. Рассчитайте ЭДС медно�кадмиевого эле�

мента, работающего при 298 К и активности ионов Сu2+ и
Сd2+, равных соответственно 0,1 и 0,01 моль/л. Определи�
те теоретически возможное количество электричества,
энергии и удельной энергии, которые можно получить при
работе элемента с исходной массой кадмия, равной 11,2 г,
и эквивалентной ей исходной массой ионов меди у медно�
го электрода.

Р е ш е н и е. Так как � �
� ��2 2Cd /Cd Cu /CuE E  (см. Приложе�

ние 6), то кадмиевый электрод является анодом, а мед�
ный — катодом и токообразующей в данном элементе яв�
ляется реакция

Cd + Сu2+� Сd2+ + Сu.
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ЭДС рассчитаем по уравнению

� �
�

� � �

� �

� � � � �
2 2Э Э Cu Cd

Э К А

( / F)ln( / );

0,337 0,403 0,74 В.

E E RT n a a

E E E

Следовательно,

EЭ = 0,74 + 0,0295lg(0,1/0,01) = 0,71 В.

Теоретически возможное количество электричества Q,
которое можно получить, определяется законом Фарадея:

Q = тэкCdF/МэкCd =
= (11,2 г � 96 500 А�с/моль)/(112/2) г/моль =

= 19 300 Кл (0,2 F).

Теоретическое максимальное количество энергии W,
которое можно получить в элементе, найдем по уравнению

W = QЕЭ = 19 300 А�с � 0,71 В = 13 703 Вт�с.

Удельную энергию Wм рассчитаем по уравнению

�
� �

� �2
м

ок в CdCu

.W WW
m m m m

Массу ионов Сu2+ (Ox) определяем по закону эквива�
лентов:

� �� 2 2Cd экCd Cu экCu/ / .m M m M

Откуда

� � � �2Cu
11,2 г

31,77 г/моль 6,33 г.
56,2 г/моль

m

Следовательно,

Wм = 13 703 Вт�с/(11,2 + 6,33) г = 0,781 Вт�с/г.

Задача 7.10. Рассчитайте ЭДС свинцового аккумуля�
тора при 298 К, активностях ионов: � �� �2

4H SO4 моль/л,a a
� �

2H O2 моль/л, 1моль/лa  и � � �
4Pb/PbSO 0,36 В.E

Р е ш е н и е. Суммарная электрохимическая реакция,
протекающая в свинцовом аккумуляторе:

� �� � � �� 2
4 2 2 42PbSO 2H O Pb PbO 4H 2SO .
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При разряде аккумулятор работает как гальванический
элемент, ЭДС которого можно рассчитать по уравнению

� �
�

� �
� �	 � � �

 �

2
4

2

4 2
H SO

Э Э 2
H O

( /2F)ln .
a a

E E RT
a

Подставляя в это выражение исходные и справочные
данные, получаем

EЭ = [1,68 – (–0,36)] + 0,0295 � lg44 � 22/12 = 2,22 В.

Задача 7.11. Рассчитайте равновесный потенциал элект�
рода, на котором при 298 К протекает реакция

РbО2 + 4Н+ + 2е� Рb2+ + 2Н2О,

если активность ионов Рb2+ равна 0,1 моль/л, рН 10.
Р е ш е н и е. Потенциал определяем, используя урав�

нение
�

� �
�

�
�� �

� � � �� ��	 


2
2 2

2 2
2

2

4
PbO H

PbO /Pb PbO /Pb 2
Pb H O

( / F)ln .
a a

E E RT n
a a

2H Oa  принимается постоянной и входит в Е°, �
2PbO 1.a

Подставляя в уравнение числовые значения постоян�
ных, заменяя �Hlga  на –рН , после подстановки исход�
ных данных получаем

�
�� � � �2

2

1
PbO /Pb 1,455 0,118pH 0,0295lg10 0,3 В.E

Задача 7.12. Можно ли при 298 К и стандартных со�
стояниях веществ окислить ион Fе2+ до иона Fе3+ перман�
ганат�ионом �

4MnO , который при восстановлении в кислом
растворе превращается в ион Мn2+? Составьте уравнение
окислительно�восстановительной реакции и рассчитайте
константу равновесия реакции при данных условиях.

Р е ш е н и е. Имеем два редокс�процесса. Их потенци�
алы согласно справочным данным равны � �

� �3 2Fe /Fe 0,77 В,E
� �

� �2
4MnO /Mn 1,51В.E  Окислительно�восстановительная реак�

ция будет протекать в направлении, в котором разность
потенциалов редокс�процессов положительна, т. е. реак�
ция окисления возможна и будет идти по уравнению

� � � � �� � � ��2 2 3
4 25Fe MnO 8H Mn 5Fe 4H O.
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Константа равновесия реакции Kc рассчитывается по
формуле

� �� � � �� �� � � �Э Ox Redlg /2,3 F/2,3 F/2,3 .cK G RT E n RT E E n RT

Окислителем в данной реакции является �
4MnO ,  а вос�

становителем — Fе2+. В реакции участвуют пять электро�
нов. Подставляя в уравнение исходные и справочные дан�
ные, получаем

� � �
� �

� �
[1,51 0,77] 5 96500

lg 193,4.
2,3 8,3 298cK

Откуда Kc = 10193,4.
Задача 7.13. Определите ток, протекающий через ни�

келевый электрод поверхностью S = 1 м2, при выделении
водорода из щелочного раствора с электрохимической по�
ляризацией �Eэл, равной 0,45 В.

Р е ш е н и е. Плотность тока i можно определить из
уравнения Тафеля:

�Eэл = a + blgi.

Согласно справочным данным для Ni: а = 0,65; b = 0,1.
Следовательно,

lgi = (0,45 – 0,65)/0,1 = –2;

i = 10–2 А/см2.
Ток равен:

I = iS = 10–2 А�см–2 � 104 см2 = 102 А.

Задача 7.14. Считая поляризацию электрода концент�
рационной �Eконц, рассчитайте максимальную скорость
катодного выделения свинца по реакции

Рb2+ + 2е � Рb

из раствора, содержащего 2,07 г/л ионов Рb2+. Коэффици�
ент диффузии Рb2+ равен 10–9 м2/с, толщина диффузного
слоя � = 10–4 м. Определите концентрационную поляриза�
цию электрода при плотности тока i, равной 9 А/м2, и
298 К. Рассчитайте массу свинца, который выделится на
катоде, площадью S = 0,5 м2 за 10 ч.
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Р е ш е н и е. Максимальная скорость процесса (или
предельная плотность тока) равна

iпр = nFDcV/� =
= (2 � 96 500 � 2,07�10–9)/(10–4 � 207�10–3) = 19,3 A/м2.
Концентрационную поляризацию определим по урав�

нению
�Eконц = (RT/nF)ln(1 – i/iпр) =

= 0,059/2lg(1 – 9/19,3) = 0,008 B.
Массу свинца найдем по уравнению

mPb = MэкPbQ/F = MэкPbiS*/F =
= (207/2 � 9 � 0,5 � 10)/26,8 = 173,8 г.

Задача 7.15. Определите время *, необходимое для по�
лучения 1 кг металлического натрия на угольных элект�
родах электролизом расплава NaОН при токе I, равном
2500 А; катодном выходе натрия по току BNa, равном 85%;
анодном выходе по току кислорода 

2OB ,  равном 100%.
Определите объем выделившегося кислорода при нормаль�
ных условиях.

Р е ш е н и е. При высокой температуре NaОН диссо�
циирует на ионы:

NaОН � Na+ + ОН–.

При пропускании постоянного тока через систему на
электродах идут процессы:

� на катоде
4Nа+ + 4е � 4Na;

� на аноде
4ОН– – 4е � 2Н2О + О2.

Образующийся водяной пар может восстанавливаться
на катоде:

2Н2О + 2е � Н2 + 2ОН–,

что понижает выход по току натрия.
Время, необходимое для получения 1 кг натрия, опре�

деляем из уравнения

mNa = MэкNaQ/F;

* = mNaF/MэкNaIBNa =
= 1000 � 96 500/23 � 2500 � 0,85 = 1427 c.
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Объем выделившегося кислорода тоже рассчитываем
по закону Фарадея:

� � �� � �2 2

2

экO O
O

B (22,4/4) 2500 1427
206,9 л.

F 96500

V I
V

Задача 7.16. На процесс электрохимического рафини�
рования в водном растворе Н2SО4 поступил черновой ни�
кель, содержащий примеси цинка и меди. Какие процес�
сы будут протекать на аноде и катоде? Какое время t необ�
ходимо для проведения рафинирования током I = 1000 А,
чтобы на электроде выделилось 10 кг никеля при выходе
никеля по току BNi = 0,98?

Р е ш е н и е. Ионный состав раствора: Н+, �2
4SO ,  ОН–.

При рафинировании (очистке металла от примесей) очи�
щаемый металл (Ni с примесями Zn и Cu) является ано�
дом. Так как � � � �

� � � �� � �2 2 2
2Zn /Zn Ni /Ni Cu /Cu O /OHE E E E  (Прило�

жение 6), то первый процесс при рафинировании — это
окисление примеси цинка, затем — основного металла —
никеля. Примеси меди не растворяются, а выпадают в оса�
док (шлам) в виде частиц металла.

Анодные процессы:

Zn � Zn2+ + 2e;

Ni � Ni2+ + 2e.

Так как � �
� ��2 2Zn /Zn Ni /NiE E  и концентрация ионов ни�

келя выше, чем концентрация ионов цинка, то на катоде
осаждается чистый никель. Однако в начале процесса,
когда в растворе отсутствуют ионы никеля, на катоде вы�
деляется водород.

Катодные процессы:

2Н+ + 2е � Н2;

Ni2+ + 2e � Ni.

Согласно закону Фарадея время рафинирования равно

* = mNiF/MэкNiIBNi =
= 1000 � 96 500/(59/2 � 1000 � 0,98) = 33 340 c � 9,27 ч.

Задача 7.17. Рассчитайте толщину никелевого покры�
тия на стальном изделии (поверхностью S = 1 м2) и изме�
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нение толщины никелевого анода (поверхностью S = 1 м2)
при электрохимическом никелировании в течение * = 1 ч
из водного раствора на основе сульфата никеля, если ка�
тодная плотность тока составила 100 А/м2, анодная —
50 А/м2. Выход по току никеля BNi на катоде составил 0,8;
на аноде — 0,9. Плотность никеля 2Ni = 8,9 г/см3.

Р е ш е н и е. Определим массу никелевого покрытия,
используя уравнение

mNi = MэкNiI*BNi/F =
= ((58,71/2) � 100 � 1 � 0,8)/26,8 = 87,6 г.

Толщина никелевого покрытия � на изделии равна

� = тNi/2NiS = 87,6 г/(8,9 � 106) � 1 = 9,84�10–6 м =
= 9,84 мкм.

Определим массу растворившегося никелевого анода:

mNi = MэкNiI*BNi/F =
= (58,71/2 � 50 � 1 � 0,9)/26,8 = 49,3 г.

Изменение толщины никелевого анода составило

�� = тNi/2NiS = 49,3(8,9�106) � 1 = 5,5�10–6 м = 5,5 мкм.

Задача 7.18. Сколько времени необходимо для элект�
рохимического фрезерования в титановой заготовке ка�
навки длиной 10 см, шириной 1 см, глубиной 0,1 см при
токе, равном 110 А, и выходе по току 91% в водном ра�
створе NaСl. Плотность титана 2 равна 4,5 г/см3.

Р е ш е н и е. При электрохимической обработке метал�
ла инструмент является катодом, заготовка — анодом,
между ними прокачивается электролит. Начальный ион�
ный состав электролита Na+, Н+, ОН–, Сl–. Основной анод�
ный процесс:

Тi – 2е � Ti2+.

Расчет проводим по закону Фарадея:

mTi = MэкTiI*BTi/F,
откуда

* = mTiF/MэкTiIBTi = VTi2TiF/MэкTiIBTi =
= (10 � 1 � 0,1 � 4,5 � 96 500)/(48/2 � 110 � 0,91) =

= 180 c = 3 мин.
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ЗАДАЧИ
ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОГО РЕШЕНИЯ

7.1. Какие из реакций, протекающих по схемам:

K2Cr2О7 + Н2SО4(конц.) � СrO3 + K2SО4 + Н2О; (1)

KBr + KBrО3 + Н2SО4 � Br2 + K2SО4 + Н2О; (2)

Na2SO3 + KMnO4 + Н2О � Na2SO4 + MnО2 + KОН, (3)

являются окислительно�восстановительными? Расставь�
те коэффициенты в уравнениях окислительно�восстано�
вительных реакций. Укажите для каждой реакции, ка�
кое вещество является окислителем, какое — восстанови�
телем.

7.2. Концентрацию раствора Na2SО3 можно определить
титрованием раствором KМnО4, при этом образуется Nа2SО4,
МnSО4 и другие вещества. Составьте уравнение окисли�
тельно�восстановительной реакции.

7.3. Рассчитайте изменение энергии Гиббса при раство�
рении меди при 298 К с помощью трихлорида железа, при�
нимая в качестве исходных веществ и продуктов реакции
кристаллические вещества. Укажите пути ускорения дан�
ной реакции. Можете ли вы предложить другой окисли�
тель для травления меди? Докажите, что окисление меди
при стандартных состояниях веществ и 298 К этим выб�
ранным окислителем возможно. Укажите достоинства
предложенного способа.

7.4. Одной из реакций процесса получения серной кис�
лоты является окисление SO2 до SO3 кислородом. Составь�
те уравнение этой реакции. С помощью термодинамичес�
кого расчета покажите возможность или невозможность
ее протекания в прямом направлении при стандартных
состояниях веществ и 298 К.

7.5. В сточных водах некоторых предприятий содер�
жится фенол С6Н5ОН, являющийся экологически вред�
ным веществом (ПДК = 5 мг/м3). Предложите окислитель,
с помощью которого можно окислить фенол до воды и ди�
оксида углерода. С помощью термодинамического расчета
определите возможность протекания реакции с новым окис�
лителем в прямом направлении при стандартных состоя�
ниях веществ и 298 К. Укажите пути ускорения реакции.
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7.6. Рассчитайте, сколько моль эквивалентов кислоро�
да выделилось при нормальных условиях на электроде в
результате реакции

2Н2О – 4е � О2 + 4Н+,

если через электрохимическую систему прошло 48 250 Кл
электричества, а выход кислорода по току составил 80%.

7.7. Определите объем хлора, выделенного на электро�
де при нормальных условиях по реакции

2Сl– – 2е � Сl2,

если через электрохимическую систему прошло 26,8 А�ч
электричества и выход хлора по току составил 70%.

7.8. Определите выход по току цинка (в %) при его ра�
створении по реакции

Zn – 2е � Zn2+,

если при его растворении в процессе электролиза через
электрохимическую систему прошло количество электри�
чества, равное 1F, а изменение массы цинкового электро�
да составило 29,4 г.

7.9. Потенциал кадмиевого электрода при 298 К в ра�
створе его соли равен –0,52 В. Рассчитайте активность
ионов Сd2+ в растворе.

7.10. Рассчитайте потенциал электрода, на котором
при температуре 298 К установилось равновесие:

Cl2 + 2e� 2Cl–

при �
�� �

2
2

Cl Cl10 и 10 моль/л.p a
7.11. Рассчитайте равновесный потенциал кислород�

ного электрода при �
2O 21000 Па,p  рН 7, температуре 25�С.

7.12. Рассчитайте равновесный потенциал медного ано�
да при 298 К в сернокислом электролите для меднения
следующего состава: СuSО4 — 0,01 моль/л, Н2SО4 — 0,01
моль/л.

7.13. Рассчитайте равновесный потенциал цинкового
электрода в сульфатном растворе цинкования при 50�С.
Состав электролита следующий: ZnSО4 — 0,05 моль/л,
H2SО4 — 0,01 моль/л, Аl2(SО4)3 — 0,001 моль/л. Прими�
те, что �2Zn /ZnE  при 50�С равен �

�
2Zn /ZnE  при 298 К.
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7.14. Составьте схему цинкового концентрационного
элемента с активностями иона Zn2+, равными 10–2 моль/л
у одного электрода и 10–6 моль/л у другого электрода. Рас�
считайте ЭДС этого элемента при 298 К.

7.15. Рассчитайте ЭДС серебряно�цинкового элемента,
работающего при 298 К, токообразующей реакцией в ко�
тором является

АgО + Zn�Аg + ZnО.

Объясните, почему полученное значение не совпадает
с напряжением этого элемента, равным 1,6 В.

7.16. Рассчитайте ЭДС элемента, в котором при 298 К
установилось равновесие:

Zn + Sn2+� Zn2+ + Sn,

если известны активности ионов �
��2

4
Zn 10 моль/л иa

�
��2

2
Sn 10 моль/л.a

Составьте уравнения электродных реакций.
7.17. Составьте схему работы, уравнения электродных

и токообразующей реакций гальванического элемента, у
которого один из электродов — кобальтовый � �2Co(a

�� 110 моль/л),  а другой — стандартный водородный. Рас�
считайте ЭДС элемента при 25�С. Как изменится ЭДС, если
активность ионов Со2+ уменьшить в 10 раз?

7.18. Составьте схемы двух гальванических элементов,
в одном из которых кадмий является анодом, а в другом —
катодом. Напишите уравнения электродных и токообра�
зующей реакций. Вычислите ЭДС каждого элемента при
стандартных состояниях веществ и 298 К, используя тер�
модинамические справочные данные.

7.19. Проведя термодинамический расчет, определи�
те, за счет какой из реакций (1) или (2) можно реализо�
вать гальванический медно�цинковый элемент с большей
ЭДС. Расчет проводите для стандартных состояний всех
веществ и 298 К:

Zn + СuО� ZnО + Сu; (1)

Zn + Сu(ОН)2� ZnО + Сu + Н2О. (2)

7.20. Рассчитайте константу равновесия реакции, про�
текающей в серебряно�магниевом элементе:
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2Аg+ + Мg� 2Аg + Мg2+

при стандартных состояниях веществ и 298 К.
Определите, чему равна максимальная полезная рабо�

та, которую можно совершить за счет протекания этой ре�
акции (р, Т = соnst).

7.21. Рассчитайте стандартную ЭДС кислородно�мета�
нового элемента, в котором протекает реакция

СН4(г) + 2О2(г)� СО2(г) + 2Н2О(г),
при 298 К.

Вычислите константу равновесия данной реакции.
7.22. Рассчитайте ЭДС свинцового аккумулятора в ка�

честве электролита, в котором используется раствор сер�
ной кислоты с активностью ионов Н+, равной 6 моль/л,
активностью ионов �2

4SO — 3 моль/л и активностью воды —
0,72 моль/л.

7.23. Определите ЭДС концентрационного водородно�
го элемента с активностью ионов водорода Н+, равной
1 моль/л, при относительном парциальном давлении во�
дорода у первого электрода, равном 1, и у второго — 10
при 298 К.

7.24. Используя схему гальванического элемента:
Zn | ZnСl2 || НСl | Н2, Рt,

составьте уравнения электродных и токообразующей ре�
акций.

Рассчитайте ЭДС элемента при 298 К при концентра�
ции HCl, равной 0,1 моль/л, концентрации ZnСl2, равной
0,025 моль/л и давлении водорода �

2H 1.p
7.25. Вычислите максимальную полезную работу, ко�

торую можно совершить за счет протекания реакции
Н2(г) + 2Аg+� 2Аg(т) + 2Н+,

при рН раствора, равном 5, �
2H 10,p  298 К, � �Aga

�0,1моль/л.
7.26. По величине ЭДС кадмий�хлорного элемента при

298 К, равной 1,821 В, определите активность иона Сd2+ в
растворе, если активность иона Cl– равна 1 моль/л, а �

2Cl 1.p
7.27. Для питания различной аппаратуры использует�

ся сухой марганцево�цинковый элемент:

(+) MnO2,С | NН4Сl | Zn (–).
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Какова должна быть минимальная масса цинкового
анода для получения 3 Вт�ч энергии при ЭДС элемента,
равной 1,5 В. Составьте уравнение анодной реакции.

7.28. Напишите уравнение Нернста для реакции:
� � �� � �� 2
4 2MnO 8H 5 Mn 4H O.e

Составьте уравнение зависимости потенциала данной
реакции от рН и рассчитайте его значение для активностей
ионов Мn2+, �

4MnO ,  равных 1, и рН среды, равной 1, и 10
при 298 К.

7.29. При изготовлении печатных плат производят из�
бирательное травление (окисление) пленки меди, нанесен�
ной на полимер. Определите, можно ли использовать в
качестве окислителя трихлорид железа, т. е. пойдет ли
реакция

Сu + Fе3+ � Сu+ + Fе2+,
при активностях ионов Fе3+ и Сu+, равных 1 моль/л, и
298 К.

Предложите также другой окислитель для растворе�
ния меди.

7.30. Будет ли в стандартных условиях и 298 К идти
реакция

Fе2+ + Нg2+ � Fе3+ + Нg+

при смешивании растворов сульфата железа и сульфата
ртути?

7.31. Будет ли при стандартных состояниях веществ и
298 К идти реакция

2Fе3+ + 2I– � 2Fе2+ + I2

после добавления в раствор сульфата железа (III) и иодида
натрия?

7.32. Составьте уравнение для расчета окислительно�
восстановительного потенциала реакции

[Со(NН3)6]3+ + е� [Со(NН3)6]2+

и рассчитайте значение потенциала при 298 К для случая,
когда активности окисленной и восстановленной форм
вещества равны 1 и 0,01 моль/л cоответственно.

7.33. Известно получение некоторых металлов путем
восстановления с помощью СО или Н2. Подтвердите рас�
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четом, используя справочные данные, возможность реак�
ции восстановления меди:

СuО(т) + Н2(г)� Сu(т) + Н2О(г)
при стандартных состояниях веществ и 298 К.

Рассчитайте массу восстановленной меди, если объем
затраченного водорода составил 22,4 л (при нормальных
условиях).

7.34. Известно применение растворов галидов железа
(FеСl3, FеI3, FеВr3) для снятия оксидов с поверхности не�
которых металлов. Можно ли применить такие растворы
для снятия следующих оксидов:

а) АgО;
б) Аu2О3;
в) СоО;
г) NiO?
Составьте уравнения возможных окислительно�восста�

новительных реакций, проведите необходимый расчет для
стандартных состояний веществ при 298 К, используя
справочные данные.

7.35. Предложите окислитель для обезвреживания ток�
сичного хлора �

2Cl( 1),p  имеющегося в растворе (исполь�
зуя справочные данные). Рассчитайте стандартную ЭДС
элемента на основе двух редокс�электродов.

7.36. Вычислите теоретическое значение напряжения
разложения водного раствора сульфата никеля (pH 6) на
платиновых электродах при 298 К.

7.37. Рассчитайте ток в цепи при электролизе водного
раствора поваренной соли на графитовых электродах, если
за 1 ч 40 мин 25 с на катоде выделилось 1,4 л водорода,
измеренного при нормальных условиях.

7.38. Как изменится количество цинка в водном ра�
створе ZnSО4 при электролизе с цинковыми электродами,
если через раствор пропустить количество электричества,
равное одному фарадею, при катодном выходе по току цин�
ка, равном 50%, анодном — 100%?

7.39. Какая масса (в г) гидроксида калия образовалась
у катода при электролизе водного раствора K2SО4 на нера�
створимых электродах, если на аноде выделилось 11,2 л
газа, измеренного при нормальных условиях?
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7.40. Рассчитайте ток в цепи, массу вещества, которое
подверглось разложению, и выход кислорода по току (в %)
при электролизе водного раствора сульфата калия на ни�
келевых электродах, если за 5 мин электролиза на катоде
выделилось 4 мл газа, на аноде — 1,8 мл газа при 298 К и
давлении, равном 99,67 кПа.

7.41. Какие вещества и в каких количествах выделя�
ются на угольных катодах при последовательном прохож�
дении тока через электролизеры с водными растворами
АgNO3, K2SО4, СuСl2, если известно, что в электролизере с
раствором АgNО3 выделилось 108 г Аg (при выходе Аg по
току, равном 1)?

7.42. Какие вещества и в каком объеме можно полу�
чить при нормальных условиях на нерастворимых элект�
родах при электролизе водного раствора KOH, если про�
пустить ток 13,4 А в течение 2 ч?

7.43. Составьте уравнения реакций кадмия:
а) с графитовым анодом, протекающих на электродах

при электролизе водного раствора сульфата;
б) с кадмиевым анодом.
Как изменится количество кадмия в растворе в случае

(а) и в случае (б) после прохождения количества электри�
чества, равного 10 F, если выход по току кадмия на като�
де равен 80% для (а) и (б), а на аноде — 0% для (а) и 100%
для (б)?

7.44. Составьте уравнения реакций, протекающих на
графитовых электродах при электролизе:

а) расплава хлорида кальция;
б) раствора хлорида кальция.
Сколько времени (в часах) потребуется для выделения

на катоде вещества, массой 4 г для случаев (а) и (б) при
токе 1 А?

7.45. Через водный раствор сульфата цинка пропуще�
но 40 А�ч электричества. При этом на катоде выделилось
32,5 г цинка. Составьте уравнения реакций, протекающих
на цинковых электродах, и рассчитайте катодный выход
цинка по току (в %).

7.46. При электролизе расплава хлорида кальция на
катоде выделилось 7 кг кальция (при выходе по току, рав�
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ном 70%). Рассчитайте массу хлорида кальция (в кг), из�
расходованного на электролиз, если массовая доля при�
месей в нем составляла 30%.

7.47. Определите расход электроэнергии на получение
100 кг серебра при электролизе водного раствора нитрата
серебра на угольных электродах, принимая выход по току
серебра равным 1, если напряжение разложения состави�
ло 1,3 В.

7.48. При электрохимическом оксидировании магни�
евой детали в щелочном растворе выделилось 11,2 мл кис�
лорода (измеренного при нормальных условиях). Каков
выход по току магния (в %), если масса изделия умень�
шилась при оксидировании на 100 мг?

7.49. При электрохимической обработке отверстия мо�
либденовой детали в водном растворе на основе NaОН на
катоде выделилось 2,24 л газа при температуре 80�С и дав�
лении 99 272 Па. Какое количество металла растворилось
(в моль�экв), если выход его по току составил 60%.

7.50. Определите ток, идущий на выделение водорода
на платиновом (а) и свинцовом (б) электродах (площадь
поверхности равна 1 м2) из щелочного раствора при элек�
трохимической поляризации электродов, равной 0,5 В (ис�
пользуя константы уравнения Тафеля, приведенные в таб�
лице Приложения). Рассчитайте объем выделившегося
водорода за 1 ч на электродах (а) и (б), считая условия нор�
мальными.

7.51. При рафинировании свинца с примесями сереб�
ра в водном растворе фторосиликата свинца Рb[SiF6] на
свинцовом катоде за 0,5 ч выделилось 2,07 г свинца. Ка�
кова величина прошедшего тока и каков расход энергии
на рафинирование, если напряжение при рафинировании
составило 1 В, а катодный выход свинца по току — 98%?
Где окажутся примеси серебра после рафинирования?

7.52. Сколько времени (в мин) нужно для электрохи�
мического сверления в медной заготовке отверстия пло�
щадью 1 см2, глубиной 0,1 см при токе 10 А и выходе по
току меди, равном 100% в водном растворе NaNO3? Плот�
ность меди равна 8,9 г/см3.

7.53. Какое время (в часах) необходимо для рафинирова�
ния меди, содержащей примеси цинка и серебра, в водном
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растворе Н2SО4, чтобы при токе 100 А на аноде раствори�
лось 1,37 кг меди (анодный выход меди по току равен 99%)?

7.54. Чему равна величина электрохимической поля�
ризации при выделении водорода из кислого раствора на
серебряном электроде площадью 1 дм2, если при 25�С ток
составлял 10 А? При расчете используйте данные табли�
цы Приложения 8.

7.55. Используя значения ЭДС элемента

(–) Zn | KOH |О2, С (+),

равное 1,4 В, рассчитайте максимальный объем восстанов�
ленного кислорода при получении 14 Вт�ч энергии при
нормальных условиях.

Составьте уравнение катодной реакции.
7.56. Рассчитайте теоретически возможные количества

электричества, энергии, удельной энергии на единицу
массы Fе и NiOОН (Вт�ч/г), которые можно получить в
никель�железном аккумуляторе, работающем при стан�
дартных состояниях веществ, температуре 298 К, если
ЭДС его составляет 1,48 В, исходная масса железного элек�
трода 55,85 г, а масса NiООН эквивалентна массе желез�
ного электрода.

7.57. Какой объем кислорода, измеренного при нор�
мальных условиях, расходуется за 5 ч работы водородно�
кислородного элемента, разряжающегося непрерывным
током 0,1 А? Определите теоретически возможное коли�
чество электричества и энергии, которые можно получить
в элементе на 1 моль кислорода при стандартных состоя�
ниях веществ и температуре 298 К.

7.58. Определите максимальное время работы элемента

(–)Zn | KOH | АgО(+),

разряжающегося непрерывным током, равным 0,5 А, если
в элемент заложено 6,5 г цинка, которые будут полностью
израсходованы.

Составьте токообразующую реакцию и рассчитайте
стандартную ЭДС этого элемента при температуре 298 К,
используя справочные термодинамические величины.

7.59. Определите ЭДС кислородно�водородного топлив�
ного элемента, работающего при температуре, равной 25�С,
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рН 10 и � �
2 2O H 10.p p  Рассчитайте максимальное время

работы этого элемента при постоянном токе 0,27 А c ис�
ходным наличием в баллонах 11,2 л водорода и 5,6 л кис�
лорода.

7.60. Исходя из схемы гальванического элемента

Рb | РbSО4 || РbCl2| Рb,

составьте уравнения электродных реакций и вычислите
ЭДС элемента при использовании в элементе насыщенных
при температуре 298 К водных растворов солей свинца.

7.61. Чему равно изменение плотности (г/см3) 1 л ра�
створа серной кислоты с первоначальной массой 1,2 кг,
использованной при разряде свинцового аккумулятора,
если фактическая емкость при разряде составила 80,4 А�ч?

7.62. Рассчитайте константу равновесия реакции окис�
ления иона брома дихроматом калия:

� � � �� � � ��2 3
2 2 2714H 6Br Cr O 3Br 2Cr 7H O

при активностях ионов Вr–, �2
2 7Cr O ,  Cr3+ в растворе, рав�

ных 1 моль/л, температуре 298 К, относительном парци�
альном давлении брома �

2Br 1.p
Какое количество дихромата калия пошло на окисле�

ние, если выделилось 112 л брома, измеренного при нор�
мальных условиях? Будет ли более эффективным другой
окислитель, например РbО2?

7.63. Рассчитайте константу равновесия реакции окис�
ления меди ионом железа:

2Fе3+ + Сu� 2Fе2+ + Сu2+

при активностях ионов Fе3+, Fе2+, Сu2+, равных 1 моль/л,
и 298 К.

Какова масса окисленной меди при условии полного
использования 1 л раствора с массовой долей иона железа
Fе3+, равной 20%, и плотностью 1 г/см3.

7.64. Определите молярную концентрацию водного ра�
створа сульфата олова, использованного для получения
гальванического покрытия стального изделия оловом,
если известно, что для выделения всего олова из 10 л ра�
створа потребовалось пропускать ток 10 А в течение 5 ч
при катодном выходе олова по току, равном 90%.
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7.65. Электрохимическое хромирование проводят из
раствора смеси хромовой H2CrO4 и серной H2SO4 кислот с
использованием нерастворимого анода. Рассчитайте вре�
мя, необходимое для получения хромового покрытия, тол�
щиной 20 мкм на стальной ленте поверхностью, равной
1 м2, при плотности тока 1 кА/м2 и выходе хрома по току,
равном 0,3. Рассчитайте объем вещества (при нормальных
условиях), выделившегося на аноде.

7.66. Какой должна быть минимальная молярная кон�
центрация водного раствора нитрата серебра, необходимо�
го для выделения из 100 л такого раствора всего серебра в
виде электролитического покрытия толщиной 100 мкм
проволоки длиной 100 м и диаметром 2 мм? Составьте
уравнения реакций, протекающих на электродах при ис�
пользовании нерастворимого анода и выходе по току се�
ребра, равного 1. Плотность серебра 10,5 г/см3.

7.67. При анодировании алюминиевого изделия с по�
верхностью, равной 1 м, использовали разбавленный ра�
створ H2SO4 и нерастворимые РbО2 — катоды. Сколько
граммов алюминия окислилось, если при нормальных
условиях на катоде выделилось 33,6 л газа? Какова тол�
щина слоя анодированного алюминия Al2O3, если плот�
ность Al2O3 составляет 3,85 г/см3 (при расчете примите,
что растворения беспористого осадка Аl2О3 не происходит).

7.68. При электрошлифовании никелированной сталь�
ной детали с поверхностью, равной 10 дм2, в водном ра�
створе NaСl выделилось 560 мл кислорода (объем измерен
при нормальных условиях). Какова глубина съема метал�
ла при шлифовании в течение 10 мин при плотности тока
30 А/дм2? Плотность никеля равна 8,9 г/см3.

7.69. Определите величину концентрационной поляри�
зации и потенциал анода при электролизе водного раство�
ра СuSO4 с концентрацией 0,25 моль/л на медных элект�
родах площадью 2 м2 при плотности тока 10 А/м2, темпе�
ратуре 25�С, выходе меди по току, равном 1. При расчете
примите коэффициент диффузии равным 3,3�10–10 м2/с,
толщину диффузного слоя — 100 мкм, активность ионов
Сu2+ в растворе — 0,25 моль/л. Какова масса меди, раство�
ренной за 1 ч электролиза?
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7.70. Ионы цинка из сточных вод можно удалить их
катодным восстановлением:

Zn2+ + 2е � Zn.
Рассчитайте максимальную скорость выделения цин�

ка из водного раствора ZnSО4 с концентрацией ионов Zn2+,
равной 0,1 моль/л, считая при 25�С поляризацию электро�
дов чисто концентрационной, коэффициент диффузии, рав�
ным 2,8�10–10 м2/с, толщину диффузного слоя — 100 мкм.
Каково значение потенциала катода при плотности тока
10 А/м2?

МНОГОВАРИАНТНЫЕ ЗАДАЧИ

7.1. Для данного гальванического элемента (табл. 7.1):
1) определите анод и катод;
2) составьте уравнения процессов, протекающих на

аноде и катоде в работающем гальваническом элементе;
запишите уравнение токообразующей реакции;
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3) покажите ход поляризационных кривых и объяс�
ните причину изменения значений равновесных электрод�
ных потенциалов анодного и катодного процессов при про�
хождении тока;

4) рассчитайте стандартное изменение энергии Гиббса
при протекании токообразующей реакции при 298 К и
стандартную электродвижущую силу ЭДС (двумя спосо�
бами);

5) предложите меры по увеличению напряжения.
7.2. Для водного раствора данного электролита (табл.

7.2):
1) определите его ионный состав и составьте уравне�

ния предполагаемых процессов на заданных электродах
при электролизе, с учетом значения катодного выхода
металла по току ВМ;

2) определите потенциалы предполагаемых процессов
и рассчитайте теоретическое напряжение разложения при
стандартных условиях и 298 К для электролиза на задан�
ных электродах;

3) покажите приблизительный ход поляризационных
кривых при электролизе;

4) рассчитайте массу или объем веществ, которые вы�
делятся на катоде и аноде, если электролиз вести при силе
тока, равной I A, в течение * часов;

5) определите, как будет меняться реакция среды у
анода и катода в процессе электролиза;

6) определите, как изменится анодный процесс, если
материал анода заменить на другой, указанный в таблице;

7) предложите условия, при которых возможно умень�
шение напряжения в работающем электролизере.



Г
Л

А
В

А
 7

. Э
Л

Е
К

Т
Р

О
Х

И
М

И
Ч

Е
С

К
И

Е
 П

Р
О

Ц
Е

С
С

Ы
421

��������	
��
�������	
�����	
�

����	
���


�

��������
 ��	�������
 �������	


��	������

�����


��
�����
��

����


����
��
 
 ��	!"
��
�
 #��	����

����$�
�����


�� ������ 	
��

� �� ��� ���� �������

�� ��������� � �
�
!�"�

� ��#$� ��� �� %&������

'� �(�)�� *�+
&
,

� ��#� ��� �� �������

�� �-�)�� .��/�
,

� ��#� �� �� �������

�� �-�)�� .��/�
,

� ��#� 0� �� %&������

0� ��������� � �
�
!�"�

� �� ��� ���� %&������

1� 2��34�50 � %&����6,

� ��#$� �� �� �������

$� 2��34�50 � ������6,

� �� �� �� 7
&
86�

#� �9�)�� �&6,"��

� ��$�� ��� ���� 7
&
86�

��� ���)'� ������6,

� ��##� ��0� ���� �
�
!�6�

��� �(��)'��� *�+
&
,

� ��#� '�� ���� :�6+;���;,��<��

��� �=9����� ��� ������6,

� ��1� ��� �� >��+�

�'� �(�5�� 7
&
8�

� ��$� ��� ���� *�+
&?�

��� 	����� ������6,

� �� ��� '� %&������



422
О

Б
Щ

А
Я

 Х
И

М
И

Я
. Т

Е
О

Р
И

Я
 И

 ЗА
Д

А
Ч

И

��������	
���
��������
��

������	�� 
��
	����	� ���������
���
	�����

������
���	�
������

�����
	�
������� ����������� ��	������

�������������

��� ����	� 
��
������� �� �� �� �������
��� �������� !"� ��#$��� �%&� !�� �� '(����
�)� *+��	� ,�$������ �%)� ��� �� -���.�#��/��$�0�
�1� *+��	� ,�$������ �%1� !�� !� 
��
���
�&� �*+�2� 	"3!� ,�$������ �%�� ��� �� 4����$��
!�� �5�6	� ���������� �%&� ��� �� -���.�#�.��$7��
!�� �5�6	� 8���9$��� �%1� !�� :� 
��
���
!!� ����2� !"3!� ��#$��� �%&� 	� �%�� 
��
���
!:� �+��	� ����0$$��� �%&� ��� !� -���.�#�.��$7��
!	� 2;�6	� 
��
������� �%)� �� �� 8���9��
!�� <��6:� 
��
������� �� �� �� 4����$��
!�� �+2=!� 
��
������� �%&�� !%�� �%�� ������
!)� ���6	� 
��
������� �%&1� �� :� ��#��
!1� �5��6: !� 
��
������� �%&� !� �%�� �������
!&� >!2?6	�@�>!�6	� 8���9$��� �%�� 	�� !� -���.�#�.��$7��
:�� �!2?6	�@��!��	� 8���9$��� �%!� !�� �� 
��
���



ГЛАВА 7. ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКИЕ ПРОЦЕССЫ 423

ОТВЕТЫ НА ЗАДАЧИ
ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОГО РЕШЕНИЯ

К ГЛАВЕ 7

7.1. (2), (3). 7.3. (–89) кДж. 7.6. 0,4 моль�экв. 7.7. 7,84 л.
7.8. 90%. 7.9. 10–4 моль/л. 7.10. 1,51 В. 7.11. 0,807 В.
7.12. 0,266 В. 7.13. (–0,817) B. 7.14. 0,118. 7.15. 1,86 B.
7.16. 0,686 B. 7.17. 0,3 B; 0,0295. 7.20. 10107; 610,23 кДж.
7.21. 1,04 В; 10140. 7.22. 2,15 B. 7.23. 0,0295 B. 7.24. 0,732 B.
7.25. 205,45 кДж. 7.26. 10–2 моль/л. 7.27. 2,4 г. 7.28. 1,41 В;
0,57 B. 7.32. 0,13 B. 7.33. 64 г. 7.36. 1,126 В. 7.37. 2 А. 7.38. Уве�
личится на 0,25 моль. 7.39. 112,2 г. 7.40. 0,1 А; 2,8�10–3 г Н2О;
90%. 7.41. Ag — 1, H2 — 1/2, Cu — 1/2 моль. 7.42. Н2 — 11,2 л,
О2 — 5,6 л. 7.43. а) Уменьшится на 8 моль�экв; б) увеличится на
2 моль�экв. 7.44. а) 5,36 ч; б) 107,2 ч. 7.45. 67%. 7.46. 39,6 кг.
7.47. 3,23�104 Вт�ч. 7.48. 83,2%. 7.49. 0,09 моль�экв.
7.50. а) 7,9�105 А, 3,32�105 л; б) 3,6 А, 152 л. 7.51. 1,09 A;
0,55 Вт�ч. 7.52. 4,5 мин. 7.53. 11,6 ч. 7.54. 0,85 В. 7.55. 2,09 л.
7.56. 53,6 А�ч; 79,33 Вт�ч; 0,43 Вт�ч/г. 7.57. 0,104 л; 4F;
131,9 Вт�ч. 7.58. 10,74; 1,56 B. 7.59. 1,24 B; 99,26 ч.
7.60. 0,066 В. 7.61. 0,15 г/см3. 7.62. 1027; 10 моль�экв; да.
7.63. 1015; 43,93 г. 7.64. 0,08 моль/л. 7.65. 0,74 ч. 7.66. 6,1�10–4

моль/л. 7.67. 27 г; 13,2 мкм. 7.68. 58,5 мкм. 7.69. 0,0009 В;
0,338 В; 11,9 г. 7.70. 54 A/м2; (–0,789) B.



Г Л А В А  8

КОРРОЗИЯ И ЗАЩИТА
МЕТАЛЛОВ

8.1.
ОПРЕДЕЛЕНИЕ И КЛАССИФИКАЦИЯ

КОРРОЗИОННЫХ ПРОЦЕССОВ

Коррозия — это разрушение металла в результате его фи�
зико�химического взаимодействия с окружающей средой.
При этом металлы окисляются и образуются продукты,
состав которых зависит от условий коррозии.

Разрушение, происходящее по физическим причинам,
не называется коррозией, а известно как эрозия, истира�
ние или износ. В некоторых случаях химическое взаи�
модействие сопровождается физическим разрушением и
называется коррозионной эрозией или коррозионным из�
носом. Коррозия — самопроизвольный процесс и соответ�
ственно протекает с уменьшением энергии Гиббса систе�
мы. Энергия коррозионного разрушения металлов вы�
деляется в виде теплоты и рассеивается в окружающем
пространстве. Коррозия приводит к большим потерям в
результате разрушения трубопроводов, цистерн, металли�
ческих частей машин, корпусов судов, морских сооруже�
ний и т. п. Безвозвратные потери металлов от коррозии
составляют 15% от ежегодного их выпуска. Однако во
многих случаях косвенные убытки от коррозии могут зна�
чительно превышать прямые потери за счет растворения
металла. Замена прокорродировавшего котла или конден�
сатора на большой теплоэлектростанции может нанести
энергосистеме существенный ущерб. Кроме того, к убыт�
кам от коррозии можно отнести также стоимость потерян�
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ного продукта, например масла, газа, воды из системы с
прокорродированными трубами или антифриза через про�
корродировавший радиатор. Выброс природного газа и
других пожаро� и взрывоопасных веществ через отверстия,
образованные вследствие коррозии, может привести к по�
жарам и даже к мощным взрывам с огромными матери�
альными потерями и даже с человеческими жертвами.

В целом потери народного хозяйства от коррозии ис�
числяются миллиардами рублей ежегодно. Цель борьбы с
коррозией — сохранение ресурсов металлов, мировые за�
пасы которых ограничены. Изучение коррозии и разра�
ботка методов защиты металлов от нее представляют тео�
ретический интерес и имеют большое народнохозяйствен�
ное значение.

По механизму протекания коррозионного процесса,
зависящему от характера внешней среды, с которой взаи�
модействует металл, различают химическую и электро�
химическую коррозии. При этом электрохимическая кор�
розия является преобладающей.

Химическая коррозия характерна для сред, не прово�
дящих электрический ток. При химической коррозии про�
исходит прямое гетерогенное взаимодействие металла с
окислителем окружающей среды.

По условиям протекания коррозионного процесса мож�
но выделить:

� газовую коррозию — в газах и парах без конденсации
влаги на поверхности металла, обычно при высоких
температурах;

� коррозию в неэлектролитах — агрессивных органиче�
ских жидкостях, таких как сернистая нефть и др.;

� коррозию за счет продуктов сгорания топлива.
Электрохимическая коррозия характерна для сред,

имеющих ионную проводимость. При электрохимической
коррозии процесс взаимодействия металла с окислителем
включает анодное растворение металла и катодное восста�
новление окислителя.

Электрохимическая коррозия может протекать:
� в электролитах — в водных растворах солей, кислот,

щелочей, в морской воде;
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� в атмосфере любого влажного газа;
� в почве.

Особым видом электрохимической коррозии следует
считать коррозию за счет внешнего электрического тока.
В качестве примеров подобного вида разрушений можно
привести коррозию трубопроводов с токопроводящими
жидкостями, нерастворимых анодов в электрохимических
ваннах, подземных металлических сооружений.

Несмотря на то что механизм протекания коррозион�
ного процесса в разных условиях различен, по характеру
разрушения поверхности металла коррозию можно раз�
делить на равномерную и местную.

Равномерная, или общая, коррозия распределяется
более или менее равномерно по всей поверхности метал�
ла, в то время как местная коррозия сосредоточена на от�
дельных участках и проявляется в виде точек, язв или
пятен. Местная коррозия, как правило, более опасна, чем
равномерная коррозия, так как процесс проникает на боль�
шую глубину. Особыми видами коррозии являются меж2
кристаллическая коррозия (коррозия по границам зерен),
избирательная коррозия (растворение одного из компонен�
тов сплава) и коррозионное растрескивание (коррозия при
одновременном воздействии химических реагентов и вы�
соких механических напряжений). Данные виды корро�
зии особенно опасны, так как могут привести к быстрому
разрушению машины, аппарата или конструкции.

Скорость коррозии выражают несколькими способа�
ми. Наиболее часто пользуются массовым и глубинным
показателями коррозии. Первый из них дает потерю мас�
сы (в г или кг) за единицу времени (с, ч, сут, год), отнесен�
ную к единице площади (м2) испытуемого образца. Глу�
бинный показатель коррозии выражается уменьшением
толщины металла в единицу времени. Скорость электро2
химической коррозии можно также выразить величиной
тока, приходящегося на единицу площади металла.

Итак, самопроизвольное разрушение металла (корро�
зия) приносит большие убытки. Коррозия протекает по
различным механизмам и вызывает разные виды разру�
шений.
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8.2.
ХИМИЧЕСКАЯ КОРРОЗИЯ

Термодинамика химической коррозии. Химическая
коррозия представляет собой самопроизвольное разруше�
ние металлов в среде окислительного газа (например, кис�
лорода, галогенов) при повышенных температурах или в
жидких неэлектролитах. Сущность процессов химической
коррозии сводится к окислительно�восстановительной
реакции, осуществляемой непосредственным переходом
электронов металла на окислитель.

Рассмотрим химическую коррозию в газах (газовую
коррозию), в частности коррозию в атмосфере кислорода.
Уравнение реакции окисления металлов кислородом мож�
но записать в общем виде:

� �2M O M O .
2 n m
mn

В соответствии с законами химической термодинами�
ки эта реакция, как и другие реакции коррозии, может
протекать лишь при условии уменьшения энергии Гиббса
системы, т. е. при условии, если энергия Гиббса меньше
нуля: �G < 0. Так как по определению энергия Гиббса об�
разования простых веществ равна нулю, то энергия Гиб�
бса окисления металлов равна энергии Гиббса образова�
ния оксидов. Энергию Гиббса реакции окисления рассчи�
тывают по уравнению

� � �� � � �
2Oln ,

2
m R TG G p

где �G� — стандартная энергия Гиббса реакции; 
2O —p  от�

носительное парциальное давление кислорода.
Стандартные значения �G� приведены в справочниках.

Для подавляющего большинства металлов стандартная
энергия Гиббса их окисления ниже нуля, что говорит о
возможности протекания этой реакции при атмосферном
давлении кислорода. Для большинства металлов условие
�G > 0, при котором коррозия невозможна, проявляется
при очень низких давлениях кислорода, нереализуемых
на практике. Однако энергия Гиббса реакции меняется при
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изменении температуры, соответственно меняется и дав�
ление кислорода, при котором �G > 0. Например, �G = 0
для реакции образования Ag2O достигается при условии:
10 Па и 298 К, 100 кПа и 473 К; для реакции образования
PtO — 10–11 Па и 298 К; 100 кПа и 853 К. Таким образом,
большинство металлов в атмосфере кислорода могут под�
вергаться химической коррозии. Однако термодинамика
указывает лишь на возможность протекания процессов,
но не может предсказать их скорость.

Кинетика химической коррозии. Скорость окисления
металла зависит от скорости собственно химической реак�
ции и скорости диффузии окислителя или ионов через
пленку. Защитное действие пленки тем больше, чем лучше
ее сплошность и выше сопротивление диффузии. Сплош�
ность пленки, образующейся на поверхности металла,
можно оценить по соотношению между объемами продук�
тов коррозии:

Vок = Мок/2ок (8.1)
и металла:

VМ = nАМ/2М, (8.2)

где Мок — молярная масса оксида; 2ок — плотность окси�
да; n — число атомов металла в молекуле оксида; АМ —
атомная масса металла; 2М — плотность металла.

Отношение � = Vок/VМ у разных металлов существен�
но отличается (табл. 8.1).
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Металлы, у которых � < 1, не могут создавать сплош�
ные оксидные слои, и через несплошности в слое кисло�
род свободно проникает к поверхности металла. Сплошные
и устойчивые оксидные слои образуются при значениях
коэффициента � = 1,2–1,6, но при больших значениях �
пленки получаются несплошные, легко отделяющиеся от
поверхности металла (например, железная окалина), в
результате возникающих внутренних напряжений.

Вообще же коэффициент � дает приближенную оцен�
ку, так как состав оксидных слоев может менять � в ши�
роких пределах, что отражается и на плотности оксида.
Так, например, для хрома � = 2,02, но пленка оксидов на
них устойчива к действию окружающей среды. Аналогич�
но оксид вольфрама WO3 обладает хорошими защитными
свойствами вплоть до температуры 800�С; при более высо�
кой температуре он возгоняется. Толщина оксидной плен�
ки на поверхности металла меняется в зависимости от вре�
мени по различным законам. Существуют три основных
типа уравнений, выражающих изменение толщины плен�
ки или окалины �, формирующейся на любом металле, во
времени * (т. е. уравнения скорости окисления):

1) линейное;
2) параболическое;
3) логарифмическое.
В случае линейного уравнения скорость окисления

постоянна, т. е.
� = k1* + const, (8.3)

где k1 — константа скорости окисления.
Это уравнение справедливо, когда окислитель прони�

кает к поверхности металла через трещины и поры в ок�
сидной пленке. Для таких металлов обычно � < 1. Для
щелочных и щелочноземельных металлов действительно
наблюдается указанный линейный закон роста пленок во
времени. Линейное увеличение толщины пленки во вре�
мени характерно также при высоких температурах для
некоторых металлов с � > 1, например для ванадия, воль�
фрама и молибдена. Например, вольфрам, окисляясь при
700–1000�С согласно параболическому уравнению, обра�
зует внешний пористый слой WО3 и внутренний плотный
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слой. Когда скорости образования внешнего и внутренне�
го слоев равны, применимо линейное уравнение.

При параболической зависимости скорость роста плен�
ки определяется диффузией ионов и миграцией электро�
нов через пленку и определяется выражением:

�2 = k2DcOx* + const, (8.4)

где k2 — константа скорости окисления; D — коэффици�
ент диффузии иона; cOx —концентрация окислителя.

Это уравнение справедливо для пленок с хорошими
защитными свойствами, т. е. при � > 1. Оно применимо
для описания высокотемпературного окисления многих
металлов, таких как медь, никель, железо, хром и кобальт.

Показано, что для относительно тонких защитных
пленок, образующихся на начальных стадиях окисления
или при низкотемпературном окислении, пленка растет
по более сложному закону:

� = k3ln* + const, (8.5)

где k3 — константа скорости окисления.
Это уравнение называют логарифмическим, и оно от�

ражает поведение многих металлов (Сu, Fe, Zn, Ni, Рb,
Сd, Sn, Мn, Аl, Тi, Та) на начальных стадиях окисления.
Указанная пленка характерна для металлов, обладающих

высокими защитными свой�
ствами при низких темпера�
турах.

Следует подчеркнуть, что
в зависимости от температу�
ры для одного и того же окис�
ляющегося металла проявля�
ются различные законы рос�
та пленки оксида. Например,
для титана при низких тем�
пературах выполняется ло�
гарифмический закон роста
пленки. При температурах
650–850�С титан окисляется
уже по параболическому за�

Рис. 8.1
Изменение закона роста

пленки на титане в зависи�
мости от температуры:

1 — T < 350�С; 2 — T = 650–850�С;
3 — T > 850�С.
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кону, т. е. пассивируется частично, а при более высоких
температурах окисляется по линейному закону, т. е. плен�
ка перестает быть защитной (рис. 8.1).

Различают тонкие, средние и толстые пленки. Толщи�
на тонких пленок составляет от толщины монослоя моле�
кул до 40 нм. Такие пленки на поверхности металла неви�
димы; их наличие может быть установлено с помощью
специальных методов. Пленки средней толщины порядка
40–50 нм уже вполне соизмеримы с длиной волны види�
мых световых лучей. Эти пленки становятся видимыми
вследствие их окраски. Толстые пленки могут достигать
значительных толщин (например, окалина на стали, тол�
стослойные анодные пленки на алюминиевых сплавах).

Наиболее высокими защитными свойствами обладает
сплошная, достаточно тонкая прочная и эластичная плен�
ка, имеющая хорошее сцепление с металлом и одинако�
вый с ним коэффициент линейного расширения и возни�
кающая на его гладкой поверхности. При этом пленка дол�
жна иметь некоторую оптимальную толщину, чтобы в
достаточной степени тормозить встречную диффузию мо�
лекул агрессивного агента и ионов металла. На многих ме�
таллах защитная пленка после достижения известной тол�
щины растрескивается, что позволяет химической корро�
зии развиваться дальше.

Скорость коррозии возрастает с увеличением темпера�
туры из�за повышения коэффициента диффузии и изме�
нения защитных свойств пленки. Быстрое разрушение
защитной пленки часто вызывает резкие температурные
изменения. Это связано прежде всего с различными коэф�
фициентами линейного расширения металла и пленки.

Помимо кислорода, ряд других газов может обладать
сильными агрессивными свойствами по отношению к ме�
таллам при повышенных температурах. Наиболее актив�
ными газами являются фтор, диоксид серы, хлор, серово�
дород. Их агрессивность по отношению к различным ме�
таллам, а следовательно, и скорость коррозии последних
не одинаковы. Так, например, алюминий и его сплавы,
хром и стали с высоким содержанием хрома устойчивы в
атмосфере, содержащей в качестве основного агрессивного
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агента кислород, но становятся совершенно неустойчивы�
ми, если в атмосфере присутствует хлор. Никель неустой�
чив в атмосфере диоксида серы, а медь вполне устойчива.

При газовой коррозии сталей, включающих феррит
(твердый раствор Fe в С) и цементит (Fe3С), при высоких
температурах с газами взаимодействуют и Fe и Fе3С. Вза�
имодействие сталей с окисляющими средами можно пред�
ставить в виде следующих реакций:

� с кислородом воздуха

2Fе + О2 = 2FeО;

Fе3С + О2 = 3Fе + СО2;

� с диоксидом углерода

Fе + СО2 = FеО + СО;

Fе3С + СО2 = 3Fе + 2СО;

� с парами воды

Fе + Н2О(г) = FеО + Н2;

Fе3С + Н2О(г) = 3Fе + СО + Н2.

Последний случай — наиболее опасный, так как водо�
род, растворяясь в стали, создает повышенную хрупкость
металла. При тонкостенных конструкциях это влияние га�
зовой коррозии на снижение прочности особенно заметно.

Химическая коррозия металла в жидких неэлектро�
литах (нефть, нефтепродукты, безводные спирты и др.)
протекает при наличии в них коррозионно�опасных эле�
ментов, таких как сера, кислород, хлор. Процесс корро�
зии представляет собой обычные гетерогенные химичес�
кие реакции:

�� �� � ���� � ���

��
�

��

�		 �� �
�

�

� �

где R, R1, R2 — органические радикалы.
Разрыв ковалентных связей легче совершается при

повышенных температурах. Особенно легко перестройка
связей идет в присутствии следов воды. Последнее обсто�
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ятельство имеет место при коррозии питательной аппара�
туры двигателей внутреннего сгорания, работающих на
топливе с примесями сернистых соединений.

Коррозию в продуктах сгорания топлива при высокой
Т могут вызвать минеральные компоненты золы, содер�
жащие соединения серы S, ванадия V, щелочных метал�
лов. Так, в присутствии в золе ванадия на поверхности
стали (Fe) протекает так называемая «ванадиевая корро�
зия», в результате реакций:

V2O3 + O2 = V2O5;

Fe2O3 + V2O5 = 2FeVO4 и т. д.

8.3.
ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКАЯ КОРРОЗИЯ

Механизм электрохимической коррозии. В технике
коррозионные явления происходят при контакте металла
с растворами электролитов. Поэтому коррозионный про�
цесс оказывается типичным электрохимическим процес�
сом. Например, наиболее распространенная атмосферная
коррозия протекает в тонких пленках электролитов, ко�
торые возникают на поверхности металла в результате ад�
сорбции, конденсации или прямого попадания воды и ра�
створения в ней коррозионно�активных газов и солей (О2,
SО2, СО2, NО2, NаCl и др.). Учитывая, что поверхность ме�
талла всегда энергетически неоднородна (из�за наличия
примесей в металле, различий по химическому и фазово�
му составу сплава и др.), на участках металла, имеющих
более отрицательное значение потенциала, пойдет процесс
окисления этого металла. Таким образом, при электрохи�
мической коррозии разрушение металла происходит в ре�
зультате работы огромного количества коррозионных мик�
роэлементов. При этом на корродирующем металле про�
текает анодная реакция:

А: М – nе � Мn+, (8.6)

а на участках металла с более положительным потенциа�
лом — катодное восстановление окислителя (Ох):

К: Ох + nе � Rеd. (8.7)
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Наиболее распространенными окислителями при элек�
трохимической коррозии являются молекулы кислорода
О2 воздуха и ионы водорода Н+ электролита.

Коррозия с участием кислорода называется коррози�
ей с поглощением кислорода (с кислородной деполяриза�
цией).

В зависимости от рН среды возможны два механизма
ионизации (восстановления) кислорода:

� в щелочной или нейтральной среде

О2 + 2Н2О + 4е � 4ОН– (рН � 7);

� в кислой среде

О2 + 4Н+ + 4е � 2Н2О (рН < 7).

Аналогично, при коррозии с выделением водорода (с во�
дородной деполяризацией) реакции выделения водорода
имеют вид:

� в щелочной или нейтральной среде

2Н2О + 2е � Н2 + 2ОН– (рН � 7);

� в кислой среде

2Н+ + 2е � Н2 (рН < 7).

Если в качестве окислителя одновременно выступают
О2 и Н+, то такая коррозия называется коррозией со сме�
шанной деполяризацией.

Основным отличием процессов электрохимической
коррозии от процессов в гальваническом элементе явля�
ется отсутствие внешней цепи. При этом химическая энер�
гия реакции окисления металла передается не в виде ра�
боты, а лишь в виде теплоты. Еще одно отличие заключа�
ется в том, что из�за чередований анодных и катодных
участков все коррозионные элементы оказываются корот�
козамкнутыми: напряжения таких элементов равны нулю.

Термодинамика электрохимической коррозии. Корро�
зия как самопроизвольный процесс протекает, если энер�
гия Гиббса реакции �Gкор имеет отрицательное значение.
Так как энергия Гиббса реакции непосредственно связана
с ЭДС элемента (см. гл. 7):
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ЕЭ = –�G/nF,

то возможность протекания коррозии может быть опреде�
лена по знаку ЭДС элемента: если ЭДС элемента имеет по�
ложительное значение (ЕЭ > 0), то коррозия возможна.

Так как ЭДС равна разности потенциалов катода и ано�
да ЕЭ = ЕК – ЕА или разности потенциалов окислителя и
восстановителя ЕЭ = Еок – Евосст, то коррозия возможна при
условии, что потенциал окислителя положительнее потен�
циала металла:

��ок M /M.nE E (8.8)

Равновесный потенциал кислородного электрода при
298 К описывается уравнением

� � � �
22 OO /OH 1,227 0,0147lg 0,059pH,E p

а потенциал водородного электрода уравнением

� � � �
22 HH /H 0,059pH 0,0295lg .E p

Для оценки возможности или невозможности проте�
кания электрохимических процессов обычно используют
диаграммы Пурбэ. Анализ диаграмм Пурбэ для разных
металлов показывает, что в водных средах, содержащих
Н+ и О2, металлы корродируют по�разному, в зависимости
от рН.

1. Если потенциал металла положительнее потенциа�
ла кислородного электрода (см. рис. 7.7, область 2), то кор�
розия металла невозможна. Например, потенциал золота
во всей области рН положительнее потенциала кислород�
ного электрода, поэтому золото с поглощением О2 и выде�
лением Н2 корродировать не может, так как ��ок Au /Au.E E

2. Если потенциал металла положительнее потенциа�
ла водородного электрода и отрицательнее потенциала
кислородного электрода (см. рис. 7.7, область 1), то кор�
розия возможна с поглощением кислорода, например,

� �2 2 2O /H OCu /CuE E  и невозможна с выделением водорода
� ��2

2Cu /Cu H /H .E E  Потенциалы многих металлов лежат в об�
ласти 1.

3. Если потенциал металла отрицательнее потенциа�
ла водородного электрода, то возможна коррозия как с
поглощением кислорода, так и с выделением водорода
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(рис. 7.7, нижняя область). К таким металлам относятся
щелочные и щелочноземельные металлы, магний, алюми�
ний, цинк и др.

Скорость электрохимической коррозии. Рассмотрим
поляризационные кривые коррозионного микроэлемента
на примере коррозии углеродистой стали в кислой среде
в отсутствие воздуха.

Учитывая, что потенциал железа (–0,44 В) отрица�
тельнее потенциала водорода в кислой среде, на анодных
участках происходит реакция окисления железа:

Fe – 2e � Fе2+,

а на катодных участках происходит восстановление водо�
рода:

2Н+ + 2е � Н2.

По аналогии с гальваническим элементом при проте�
кании коррозионного тока потенциал анода смещается в
положительную сторону, а катода — в отрицательную, и
при некотором токе Imах эти кривые пересекаются (pис. 8.2).

Измеряемый потенциал корродирующего металла из�
вестен как потенциал коррозии Екор, а значение Imах на�
зывают током коррозии Iкор.

Разность потенциала металла и окислителя определя�
ет термодинамическую возможность коррозии. Более важ�
ной характеристикой является скорость коррозии.

Рис. 8.2
Поляризационная диаграмма коротко�

замкнутого коррозионного элемента
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В соответствии с законом Фарадея (см. гл. 7) масса ме�
талла m, растворенного в единицу времени, определяет�
ся, как

m = Mэк � Iкор/F, (8.9)

где Мэк — молярная масса эквивалента металла, г/моль;
Iкор — величина коррозионного тока, А; F — число Фара�
дея, равное 96 500 Кл.

Если в уравнении (8.9) использовать величину плот�
ности коррозионного тока, то скорость равномерной кор�
розии �m в единицах массы на единицу поверхности метал�
ла в единицу времени выражается следующим образом:

�
� � эк кор ,

Fm
M i

(8.10)

где iкор — плотность коррозионного тока, А/м2.
Например, для железа, окисляющегося до Fе2+, ско�

рости коррозии 1 г/(м2�сут) соответствует значение плот�
ности тока iкор = 0,04 А/м2. В таблице 8.2 приведены плот�
ности коррозионных токов для других металлов.

Так как электрохимическая коррозия протекает через
несколько взаимосвязанных стадий, то скорость ее зави�
сит от скорости самой медленной стадии, называемой ли�
митирующей (контролирующей) стадией процесса. Все
остальные стадии вынуждены иметь скорость, равную ско�
рости лимитирующей стадии процесса. Поскольку кор�
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розионные элементы являются короткозамкнутыми мик�
роэлементами, движение электронов в металле не может
быть лимитирующей стадией процесса.

На рисунке 8.3 представлены различные типы корро�
зионных диаграмм. Для упрощения принималась линей�
ная зависимость потенциала от тока.

Если лимитирующей стадией является реакция анод�
ного окисления металла (анодный контроль), то коррози�
онный потенциал близок к потенциалу катода (рис. 8.3а).

Когда поляризация в основном обусловлена замедлен�
ностью катодного процесса (катодный контроль), то кор�
розионный потенциал близок к потенциалу анода (рис.
8.3б).

В случае если сопротивление электролита настолько
велико, что результирующего тока недостаточно для за�
метной поляризации анодных и катодных участков, име�
ет место омический контроль (рис. 8.3в). Примером мо�
жет служить металлическая поверхность, покрытая по�
ристым изоляционным слоем. Коррозионный ток в этом
случае определяется омическим падением напряжения в
электролите, находящемся в порах покрытия.

Иногда одинаково поляризуются как катодные, так и
анодные участки. Это явление называется смешанным
контролем (рис. 8.3г).

Рис. 8.3
Типы диаграмм с различным коррозионным

контролем
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Рассмотрим случай коррозии с лимитирующей катод�
ной реакцией. Большинство металлов может корродиро�
вать с поглощением кислорода, причем реакция катодно�
го восстановления кислорода часто бывает лимитирующей
стадией коррозии:

О2 + 2Н2О + 4е � 4ОН–

или
О2 + 4Н+ + 4е � 2Н2О.

Растворимость кислорода в воде и водных растворах
мала; так, при 25�С и �

2O 21кПаp  (парциальное давление
кислорода в атмосфере) в воде может быть растворено
2,6�10–7 моль/см3 кислорода. Поэтому катодное восстанов�
ление кислорода обычно лимитируется скоростью диффу�
зии кислорода и реакция протекает с концентрационной
поляризацией. Максимальная скорость восстановления
кислорода и соответственно максимальная скорость кор�
розии определяется предельной плотностью тока iпр вос�
становления кислорода по уравнению

�� � � � �
2 2

1
пр O O4F ,i D c (8.11)

где 
2O —D  коэффициент диффузии кислорода; 

2O —c  кон�
центрация кислорода в растворе; � — толщина диффузи�
онного слоя.

Скорость коррозии с кислородной деполяризацией ра�
стет с увеличением коэффициента диффузии, растворимо�
сти кислорода и при перемешивании раствора (уменьша�
ется �). Кривая зависимости
скорости коррозии от темпера�
туры в системе, сообщающей�
ся с атмосферой, проходит че�
рез максимум при 70–80�С. Это
обусловлено увеличением ко�
эффициента диффузии кисло�
рода и уменьшением раствори�
мости кислорода в воде при по�
вышении температуры.

На рисунке 8.4 приведена
поляризационная кривая ка�
тодного восстановления кисло�

Рис. 8.4
Упрощенная кривая поляри�

зации восстановления
кислорода



440 ОБЩАЯ ХИМИЯ. ТЕОРИЯ И ЗАДАЧИ

рода. На первом участке кривой (А) поляризация обуслов�
лена скоростью процесса электровосстановления кисло�
рода. Второй, почти вертикально поднимающийся учас�
ток В, соответствует концентрационной поляризации, свя�
занной с ограниченной скоростью диффузии кислорода к
катоду.

Если на рисунок 8.4 наложить анодную поляризаци�
онную кривую, которая на практике имеет малый изгиб и
небольшой наклон, то можно получить поляризационную
диаграмму, часто называемую коррозионной диаграммой
(рис. 8.5). Из рисунка видно, что максимальная скорость

коррозии iкор совпадает с пре�
дельной плотностью тока iпр,
определяемой по уравнению
(8.11). При уменьшении пре�
дельного тока точка пересече�
ния анодной и катодной кри�
вых (1) смещается влево, т. е.
уменьшается скорость корро�
зии. В рассмотренном в диаг�
рамме случае скорость корро�
зии при поглощении кислоро�
да определяется его диффузией
к поверхности катода 

2O .D  Из
уравнения (8.11) также видно,

что при уменьшении 
2OD  точка пересечения также смеща�

ется влево.
Для борьбы с коррозией металла, контролируемой ско�

ростью восстановления кислорода, следует снижать кон�
центрацию кислорода, например введением восстанови�
теля в раствор или снижением давления кислорода над
раствором.

Если потенциал металла отрицательнее потенциала
водородного электрода, то процесс коррозии протекает как
с поглощением кислорода, так и с выделением водорода.
В этом случае на катодной поляризационной кривой (рис.
8.6) появится третья часть (С), определяемая разрядным
типом поляризации — выделением водорода на катоде.
Схематически, упрощенная линейной зависимостью потен�

Рис. 8.5
Коррозионная диаграмма для

процесса с кислородной
деполяризацией (поглощени�
ем кислорода), определяемой

диффузией кислорода
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циала от тока, кривая катод�
ной поляризации со смешан�
ной деполяризацией выглядит
так, как показано на рисунке.
При наложении на рисунок 8.6
анодной кривой можно полу�
чить коррозионную диаграм�
му. По ней можно судить о ха�
рактере катодного процесса и
определить, идет ли этот про�
цесс преимущественно с погло�
щением кислорода или с выделением водорода или оба эти
процесса имеют соизмеримые скорости, а также (при по�
глощении кислорода) определяется ли коррозионный про�
цесс скоростью ионизации кислорода или диффузией его
к поверхности катода.

На рисунке 8.7 показана схематическая (т. е. с линей�
ной зависимостью потенциала от тока) диаграмма для кор�
розионного процесса с выделением водорода, на что ука�
зывает точка пересечения поляризационных кривых, на�
ходящихся в области выделения водорода.

Очевидно, что если кислород в системе отсутствует
или быстро расходуется в результате коррозии, например

Рис. 8.6
Катодная поляризационная

кривая

Рис. 8.7
Коррозионная диаграмма для процесса с выделением водорода
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в закрытой системе, то коррозия протекает лишь с выде�
лением водорода.

Однако из диаграммы видно, что и при наличии кисло�
рода в системе скорость его восстановления в некоторых
случаях мала по сравнению со скоростью выделения водо�
рода, например в растворе кислоты на цинке, железе, мар�
ганце. При этом в первом приближении можно пренебречь
скоростью коррозии за счет поглощения кислорода и гово�
рить лишь о скорости коррозии с выделением водорода.

В отличие от процесса коррозии с поглощением кис�
лорода стадия подвода ввиду большой подвижности ионов
водорода не лимитирует реакцию катодного выделения
водорода. Процесс лимитируется собственным электрохи�
мическим восстановлением ионов водорода.

Скорость катодного выделения водорода возрастает с
увеличением концентрации ионов водорода, т. е. сниже�
нием pH. На рисунке 8.7 в первом случае происходит сме�
щение катодной кривой 1–2 в направлении более поло�
жительного значения потенциала, что приводит к смеще�
нию точки пересечения анодной и катодной кривой вправо
до точки 1! и увеличения скорости коррозии от iкор до �кор.i

Во втором случае происходит уменьшение наклона
кривой 1–2 относительно точки 2, что также приводит к
смещению точки 1 вправо, т. е. увеличению скорости кор�
розии.

На скорость катодного выделения водорода заметное
влияние оказывает природа катодных участков. Некото�
рые металлы, находящиеся в составе корродирующего
металла, например платина, кобальт, никель и др., ката�
лизируют выделение водорода, и катодный процесс на них
протекает с высокими скоростями (наклон кривой 1–2
будет уменьшаться и точка 1 сместится вправо, т. е. iкор

увеличится).
Другие металлы, например ртуть, свинец, кадмий, не

катализируют или слабо катализируют катодное выделе�
ние водорода.

Влияние природы металла на скорость выделения во�
дорода количественно можно оценить по перенапряжению
на различных металлах.
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Таким образом, скорость коррозии с выделением во�
дорода может быть замедлена снижением температуры и
увеличением pH среды, очисткой металла от примесей,
катализирующих выделение водорода, а также изоляци�
ей поверхности металла. Перемешивание раствора прак�
тически не влияет на скорость коррозии с выделением во�
дорода.

До сих пор рассматривалась скорость коррозии, лими�
тируемая катодными реакциями. Однако иногда корро�
зия может контролироваться и анодными реакциями.
Обычно это наблюдается на металлах, способных пасси�
вироваться, таких как хром, алюминий, титан, цирконий,
никель, тантал и др. Пассивностью металла называется
состояние его повышенной коррозионной устойчивости,
вызванное торможением анодного процесса в определен�
ной области потенциалов.

На рисунке 8.8 представлена типичная пассивацион�
ная кривая металлов. При некотором потенциале Епас ско�
рость растворения анода резко падает и металл переходит
в пассивное состояние. Во всей области пассивности iкор =
= iа, который очень мал, т. е. в области пассивности,
анодное растворение М протекает крайне медленно.

Согласно электрохимическому ряду
напряжений пассивный металл может
подвергаться коррозии, но практически
не корродирует из�за того, что анодное
растворение его протекает крайне мед�
ленно. Например, стандартные потенци�
алы алюминия � ��

� � �3Al /Al 1,66 В ,E  цирко�

ния � ��
� � �4Zr /Zr 1,54 В ,E  титана � �

� �2Ti /TiE

�� �1,63 В , хрома � ��
� � �3Cr /Cr 0,74 ВE  зна�

чительно отрицательнее потенциалов ки�
слородного и водородного электродов,
поэтому можно было бы ожидать, что они
будут корродировать как с выделением водорода, так и с
поглощением кислорода. Однако они отличаются высокой
коррозионной стойкостью вследствие склонности к пасси�
вации. Пассивность в основном вызывается образованием

Рис. 8.8
Пассивационная

кривая
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на поверхности металла оксидных или иных защитных
слоев, например Сr2О3 на хроме, ТiО2 на титане, Al2О3 на
алюминии, Та2О5 на тантале. Сильные окислители способ�
ствуют или даже вызывают пассивацию металлов. Веще�
ства, вызывающие пассивацию металла, называют пасси2
ваторами коррозии. Например, концентрированные кис�
лоты HNO3, H2SO4 являются пассиваторами коррозии.

Итак, электрохимическая коррозия протекает через
сопряженные процессы анодного растворения металла и
катодного восстановления окислителя, обычно молекул
кислорода или ионов водорода. Возможность протекания
при коррозии того или иного катодного процесса опреде�
ляется его потенциалом. Коррозия с поглощением кисло�
рода лимитируется стадией диффузии кислорода и возра�
стает с увеличением его концентрации и при перемешива�
нии и зависит от температуры. Коррозия с выделением
водорода зависит от природы примесей в металле, от рН и
возрастает с увеличением температуры. Некоторые метал�
лы имеют склонность к пассивации вследствие образова�
ния защитных слоев.

8.4.
ЗАЩИТА МЕТАЛЛОВ ОТ КОРРОЗИИ

Коррозию металлов можно затормозить изменением
потенциала металла, пассивированием металла, снижени�
ем концентрации окислителя, изоляцией поверхности
металла от окислителя, изменением состава металла и др.
При разработке методов защиты от коррозии используют
указанные способы снижения скорости коррозии, которые
меняются в зависимости от характера коррозии и усло�
вий ее протекания. Выбор способа определяется его эф�
фективностью, а также экономической целесообразностью.

Все методы защиты условно делятся на следующие
группы:

� легирование металлов;
� защитные покрытия (металлические, неметалличе�

ские);
� электрохимическая защита;
� изменение свойств коррозионной среды;
� рациональное конструирование изделий.
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ЛЕГИРОВАНИЕ МЕТАЛЛОВ

Это эффективный (хотя и дорогой) метод повышения
коррозионной стойкости металлов. При легировании в
состав сплава вводят компоненты, вызывающие пассива�
цию металла.

Жаростойкость — стойкость по отношению к газовой
коррозии при высоких температурах. Жаропрочность —
свойства конструкционного материала сохранять высокую
механическую прочность при значительном повышении
температуры. Жаростойкость обычно обеспечивается ле�
гированием металлов и сплавов, например стали хромом,
алюминием и кремнием. Эти элементы при высоких тем�
пературах окисляются энергичнее, чем железо, и образу�
ют при этом плотные защитные пленки оксидов. Хром и
кремний улучшают также жаропрочность сталей. Стали,
легированные 4–9% хрома, молибденом или кремнием,
применяют, например, в парогенераторо� и турбостроении.
Сплав, содержащий 9–12% хрома, применяют для изго�
товления лопаток газовых турбин, деталей реактивных
двигателей, в производстве двигателей внутреннего сго�
рания и т. п.

Сплавы Сr–Al–Fе обладают исключительно высокой
жаростойкостью. Например, сплав, содержащий 30% Сr,
5% Аl, 0,5% Si, устойчив на воздухе до 1300�С. Эти спла�
вы используют, в частности, в качестве материалов для
изготовления спиралей и деталей нагревательных элемен�
тов печей сопротивления.

Легирование также используется с целью снижения
скорости электрохимической коррозии, особенно корро�
зии с выделением водорода. К коррозионностойким спла�
вам, например, относятся нержавеющие стали, в которых
легирующими компонентами служат хром, никель и дру�
гие металлы.

ЗАЩИТНЫЕ ПОКРЫТИЯ

Слои, искусственно создаваемые на поверхности метал�
лических изделий и сооружений для предохранения их от
коррозии, называются защитными покрытиями. Если
наряду с защитой от коррозии покрытие служит также
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для декоративных целей, его называют защитно�декора�
тивным.

Выбор вида покрытия зависит от условий, в которых
используется металл.

Металлические покрытия. Материалами для металли�
ческих защитных покрытий могут быть как чистые ме�
таллы (цинк, кадмий, алюминий, никель, медь, хром, се�
ребро и др.), так и их сплавы (бронза, латунь и др.). По
характеру поведения металлических покрытий при кор�
розии их можно разделить на катодные и анодные. К ка2
тодным покрытиям относятся покрытия, потенциалы
которых в данной среде имеют более положительное зна�
чение, чем потенциал основного металла. В качестве при�
меров катодных покрытий на стали можно привести Сu,
Ni. При повреждении покрытия (или наличии пор) воз�
никает коррозионный элемент, в котором основной мате�
риал в поре служит анодом и растворяется, а материал
покрытия — катодом, на котором выделяется водород или
поглощается кислород. Примером катодного покрытия
для стали может служить также олово — луженое желе�
зо, из которого изготавливают многие изделия, включая
пищевые емкости. Стандартный потенциал олова состав�
ляет Е� = –0,136 В, а потенциал стали (железа) �

� �2Fe /FeE
� �0,44 В. Железо имеет более отрицательный потенциал,
и при нарушении сплошности оловянного покрытия сталь�
ное изделие начнет корродировать. Если оловянное покры�
тие сплошное, то в нейтральной среде (рН 7) на воздухе

�
2O( 1)p  коррозия олова:

Sn – 2е � Sn2+

может протекать только с поглощением кислорода.
Равновесный потенциал восстановления кислорода в

заданных условиях, в соответствии с уравнением (7.16)
составляет � �

2O /OH 0,813 В,E  т. е. является более положи�
тельным, чем потенциал олова. Коррозия с выделением
водорода невозможна, так как равновесный потенциал
восстановления водорода в этих условиях, в соответствии
с уравнением (7.13), составляет � � �

2H /H 0,414 В,E  т. е. яв�
ляется более, отрицательным, чем потенциал олова.
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При нарушении же сплошности покрытия растворя�
ется железо:

Fe – 2e � Fе2+,

а на катодных участках выделяется водород и поглощает�
ся кислород. Следовательно, катодные покрытия могут
защищать металл от коррозии лишь при отсутствии пор и
повреждений покрытия.

Анодные покрытия имеют более отрицательный потен�
циал, чем потенциал основного металла. Примером анод�
ного покрытия может служить цинк на стали. В этом слу�
чае основной металл будет катодом коррозионного элемен�
та, поэтому он не корродирует. Потенциалы металлов
зависят от состава растворов, поэтому при изменении со�
става раствора может меняться и характер покрытия. Так,
покрытие стали оловом в растворе Н2SО4 — катодное, а в
растворе органических кислот — анодное.

Для получения металлических защитных покрытий
применяются различные способы: электрохимический
(гальванические покрытия), погружение в расплавленный
металл, металлизация, термодиффузионный и химичес�
кий. Из расплава получают покрытие цинка (горячее цин�
кование) и олова (горячее лужение).

Неметаллические защитные покрытия. Они могут быть
как неорганическими, так и органическими. Защитное
действие этих покрытий сводится в основном к изоляции
металла от окружающей среды. В качестве неорганиче�
ских покрытий применяют неорганические эмали, окси�
ды металлов, соединения хрома, фосфора и др. К органи�
ческим относятся лакокрасочные покрытия, покрытия смо�
лами, пластмассами, полимерными пленками, резиной.

ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКАЯ ЗАЩИТА

Этот метод защиты основан на торможении анодных
или катодных реакций коррозионного процесса.

Электрохимическая защита может осуществляться
двумя способами:

а) присоединением к защищаемой конструкции метал�
ла с более отрицательным значением электродного потен�
циала — протектора;
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б) катодной ли анодной поляризацией за счет извне
приложенного тока.

Особенно применима электрохимическая защита в кор�
розионных средах с хорошей ионной электрической про�
водимостью. Катодная поляризация используется для за�
щиты от коррозии подземных трубопроводов, кабелей.
Катодную защиту применяют также к шлюзовым воро�
там, подводным лодкам, водным резервуарам, морским
трубопроводам и оборудованию химических заводов.

При протекторной защите к изделию подсоединяется
металл или сплав, потенциал которого значительно отри�
цательнее потенциала изделия. В коррозионной среде ме�
талл протектора растворяется. В качестве протекторов

обычно используют Al, Mg,
Zn и сплавы на их основе в
виде пластин, брусков, непо�
средственно прикрепляются
к защищаемому М�изделию.
В коррозионной среде протек�
тор — анод разрушается, а
изделие — катод остается
неизменным, на нем идет вос�
становление окислителя. Так,
при использовании Mg�про�
тектора (рис. 8.9) на нем идет
процесс анодного окисления:

Mg – 2е � Mg2+,

а на защищаемом стальном (Fe) изделии в почве (рН 7)
протекает катодное восстановление окислителя:

2Н2О + 2е � Н2 + 2ОН–.

Сущность катодной поляризации заключается в том,
что защищаемое изделие подключается к отрицательно�
му полюсу внешнего источника постоянного тока, поэто�
му оно становится катодом, а анодом служит вспомога�
тельный, обычно стальной электрод. Вспомогательный
электрод (анод) растворяется

М – nе � Мn+,

Рис. 8.9
Катодная протекторная защита
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а на защищаемом сооружении (катоде) выделяется во�
дород:

2Н2О + 2е � Н2 + 2ОН– (рН � 7);

2Н+ + 2е � Н2 (рН < 7).

Внешний ток прилагают к корродирующему металлу,
на поверхности которого действуют локальные элементы
(рис. 8.10).

Ток течет от вспомогательного анода к катодным и
анодным участкам коррозионных элементов и возвраща�
ется в источник тока. Как только поляризация катодных
участков внешним током достигает потенциала анода на
всей поверхности металла, устанавливается одинаковый
потенциал, и локальный ток больше не течет. Таким об�
разом, пока к металлу приложен внешний ток, он не бу�
дет корродировать. Соответствующая коррозионная диаг�
рамма представлена на рисунке 8.11, где Iвнеш — внешний
ток, необходимый для полной защиты.

Если поляризация металла реально выше потенциала
анода ЕА, то скорость коррозии остается равной нулю. Сум�
марный ток на анодных участках течет из электролита в
металл, вследствие чего ионы металла не могут перейти в
раствор. Приложение тока выше требуемого не дает поло�
жительных результатов, а, наоборот, может повредить
металл или покрытие. Поэтому на практике применяют
токи, близкие к теоретическим.

Рис. 8.10
Катодная защита —

наложение внешнего тока

Рис. 8.11
Коррозионная диаграмма, иллюстри�
рующая принцип катодной защиты
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Если приложенный ток ниже требуемого, частичная
защита все же осуществляется. Например, если при нало�
жении тока 2–4 (рис. 8.11) потенциал коррозии сместит�
ся до значения 2, то коррозионный ток уменьшится до 2–3.
Общий ток при этом (коррозионный и внешний) равен 2–4.
При увеличении внешнего тока 2–4 потенциал 2 смещает�
ся в более отрицательную область, а коррозионный ток 2–3
увеличивается. Наконец, когда точка 2 совпадает с ЕА,
коррозионный ток 2–3 становится равным нули, а прило�
женный ток достигает значения Iвнеш.

Разработана также защита металла от коррозии нало2
жением анодной поляризации. При анодной защите защи�
щаемый металл при растворении покрывается пассивной
пленкой, например

2Сr + 3Н2О – 6е � Сr2О3 + 6Н+.

Этот метод применим лишь к металлам и сплавам, спо�
собным легко пассивироваться при смещении их потен�
циала в положительную сторону. Анодную защиту при�
меняют, например, для предотвращения коррозии нержа�
веющих сталей при контакте с серной кислотой.

ИЗМЕНЕНИЕ СВОЙСТВ КОРРОЗИОННОЙ СРЕДЫ

Для снижения агрессивности среды уменьшают концен�
трацию компонентов, опасных в коррозионном отношении.
Например, в нейтральных средах коррозия обычно проте�
кает с поглощением кислорода. Его удаляют деаэрацией
(кипячение, барботаж инертного газа) или восстанавли�
вают с помощью соответствующих восстановителей (суль�
фиты, гидразин и т. п.), например О2 + N2Н4 = N2 + 2Н2О.
Агрессивность среды может уменьшаться также при сни�
жении концентрации ионов Н+, т. е. повышении рН (под�
щелачивании). Для защиты от коррозии широко приме�
няют ингибиторы.

Ингибитором называется вещество, при добавлении ко�
торого в среду, где находится металл, значительно умень�
шается скорость коррозии металла. Ингибиторы применя�
ют главным образом в системах, работающих с постоян�
ным или мало обновляемым объемом раствора, например
в некоторых химических аппаратах, системах охлажде�
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ния, парогенераторах и т. п. Особенно большое примене�
ние находят замедлители в процессах травления метал�
лов для удаления с поверхности окалины или ржавчины.

По механизму своего действия на процесс электрохи�
мической коррозии ингибиторы целесообразно разделить
на анодные, катодные и экранирующие, т. е. изолирую�
щие активную поверхность металла.

РАЦИОНАЛЬНОЕ КОНСТРУИРОВАНИЕ ИЗДЕЛИЙ

Оно должно исключать наличие или сокращать число
и размеры особо опасных с точки зрения коррозии участ�
ков в изделиях или конструкциях (сварных швов, узких
щелей, контактов разнородных по электродным потенциа�
лам металлов и др.), а также предусматривать специаль�
ную защиту металла этих участков от коррозии.

Защита от коррозии блуждающими токами. Токи, от�
ветвляющиеся от своего основного пути, называются блуж�
дающими. Источниками блуждающих токов могут быть
различные системы и устройства, работающие на посто�
янном токе, например железнодорожные пути электропо�
ездов, заземления постоянного тока, установки для элек�
тросварки, электролизные ванны, системы катодной за�
щиты и т. д.

Коррозия металлов под влиянием электрического тока
от внешнего источника называется электрокоррозией.
В качестве примера рассмотрим электрокоррозию подзем�
ного трубопровода во влажной почве. Схема возникнове�
ния блуждающего тока от трамвайной линии, где сталь�
ные рельсы используются для возвращения тока к гене�
раторной станции, показана на рисунке 8.12. Вследствие
плохого контакта между рельсами и недостаточной изо�
ляции рельсов от земли часть возвращающегося тока от�
ветвляется во влажную почву, особенно при наличии здесь
путей с низким электросопротивлением, таких как под�
земные трубопроводы для газа или воды.

Главный поток электронов, посылаемых генератором
постоянного тока (Г), поступает на рельсы. В зоне К1 воз�
никает ответвление части тока из�за высокого омического
сопротивления на стыке. Этот участок рельса становится
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катодом по отношению к близко расположенному участ�
ку трубопровода. Ответвившиеся на этом участке (зона К1)
электроны связываются молекулами О2, находящимися
во влажной почве (или ионами Н+ в достаточно кислых
почвах). Одновременно с поверхности трубы в зоне А1 во
влажную почву переходят катионы железа. Этот участок
трубопровода становится анодом и разрушается.

Далее электрический ток (после прохождения по тру�
бе) возвращается в каком�либо участке рельса, причем
катодом (К2) будет теперь новый участок трубопровода, а
анодом (А2) — новый участок рельса. На участке А2 рель�
сы растворяются, а на участке К2 — восстанавливаются
молекулы кислорода или ионы водорода почвы. При этом
указанный поток пополняется точно таким же числом
электронов, какое он потерял при своем разветвлении.
Здесь приведена лишь упрощенная схема. В действитель�
ности процессы протекают сложнее. Коррозию блуждаю�
щими токами может, например, вызвать установленный
на берегу дизель�генератор для сварки, соединенный за�
земленными проводами постоянного тока с находящимся
в ремонте кораблем. Серьезные разрушения металла кор�
пуса корабля могут возникать под воздействием той части
тока, которая возвращается от сварочных электродов к
береговой установке через корпус корабля и воду. В этом
случае предпочтительнее устанавливать генератор на бор�
ту корабля и питать его переменным током, так как утеч�
ка в землю последнего вызывает менее сильную коррозию.

При низких плотностях блуждающего тока коррозия
вследствие работы локальных микроэлементов протекает

Рис. 8.12
Схема коррозии трубопровода

блуждающими токами
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одновременно с коррозией блуждающими токами. При
высоких плотностях тока в некоторых средах может на�
чаться выделение кислорода.

Борьба с коррозией блуждающими токами заключает�
ся прежде всего в их уменьшении. Для электрифициро�
ванных железных дорог, у которых рельсы служат обрат�
ными проводами, это достигается поддержанием в хоро�
шем состоянии электрических контактов между рельсами
и увеличением сопротивления между рельсами и почвой.
Коррозия блуждающими токами прекращается при соеди�
нении металлическим проводником с низким сопротив�
лением эксплуатируемой трубы с рельсами в зонах К1–А1

(рис. 8.12). Это называется дренажом. В случае невозмож�
ности защиты с помощью дренажа закапывают параллель�
но рельсам специальный анод из чугунного лома и с помо�
щью медного проводника присоединяют его к зоне К1.
Блуждающие токи вызывают коррозию только этого спе�
циального анода, замена которого не вызывает затрудне�
ний. Когда применение специального анода не подавляет
полностью коррозию, вызываемую блуждающими тока�
ми, пользуются катодной защитой.

Итак, к настоящему времени вследствие изучения ме�
ханизма коррозии разработаны разнообразные методы за�
щиты от коррозии, выбор которых определяется приро�
дой защищаемого металла, параметрами коррозионной
среды и экономическими соображениями.

ПРИМЕРЫ
РЕШЕНИЯ ЗАДАЧ

Задача 8.1. Во сколько раз возрастает толщина плен�
ки при увеличении продолжительности равномерной га�
зовой коррозии титана от 8 до 100 ч при температуре 300�С?

Р е ш е н и е. На алюминии, хроме, титане (при T <
< 350�С) и некоторых других металлах пленка оксида ра�
стет во времени * по логарифмическому закону

� = k3ln* + const,

где � — толщина пленки.
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Соответственно
�8 = k3ln8 + const;

�100 = k3ln100 + const.

Отсюда следует, что толщина пленки (�8/�100) увели�
чивается 2,53 раза (ln(100/8) = 2,53).

Задача 8.2.Определите скорость равномерной корро�
зии железа в (г/м2�год) и в (мм/год), если плотность кор�
розионного тока составляет 0,02 А/м2.

Р е ш е н и е. Скорость равномерной коррозии, выра�
женная в г/м2�с, равна

(Mэк � iкор)/F,

где Mэк — молярная масса эквивалента металла; iкор —
плотность тока коррозии, равная отношению коррозион�
ного тока к площади поверхности (I/S).

Умножая эту величину на число секунд в сутки (3600 3
3 24) и число дней в году (365), получим скорость корро�
зии в году (г/м2�год): � = 170 г/м2�год. Для перевода этой
размерности в мм/год используем значение плотности же�
леза 2 = 7,87 г/см3. После преобразования единиц полу�
чаем скорость, равную � = 0,023 мм/год.

Задача 8.3. Определите термодинамическую возмож�
ность газовой коррозии изделия из углеродистой стали,
протекающей по реакции

Fе(т) + Н2О(г) = FеО(т) + Н2(г),

если это изделие эксплуатируется при 700�С под действи�
ем водяного пара с относительным давлением �

2H O 6 иp
�

2H 1.p
Р е ш е н и е. Условием протекания реакции является

�G < 0. Энергия Гиббса для указанного процесса зависит
от парциального давления окислительного компонента

2H Op  следующим образом �
2H(при 1) :p

�� � � � � �
2,кор ,кор H Oln .T TG G R T p

Стандартное значение энергии Гиббса �� ,корTG  при тем�
пературе Т можно рассчитать по формуле

� � �� � � � ��,кор .T T TG H T S
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Допустим, что � �� �иT TH S  не зависят от температуры,
тогда

� � �� � � � ��973,кор 298 298973 ,G H S

где � �� �298 298иH S  определены по закону Гесса для задан�
ной реакции:

� � � �

� � � �

� � � � �

� � � � �

� � � � � � � � � �

� � � � � � � �

� � � � � �

� � � � � �

2 2

2 2

298 FeO H Fe H O

298 FeO(т) H Fe(т) H O

( 263,68 0) ( 241,84 0) 21,84 кДж;

(58,79 130,6) (27,15 188,84) 26,61Дж/К.

H H H H H

S S S S S

Следовательно,

�� � � � � � �
� � � � � � �

298

973,кор

21840 973 ( 26,61) 4051,5 Дж;

4051,5 8,314 973 ln6 10 404,36 Дж.

G
G

Поскольку �G973,кор < 0, то газовая коррозия изделия
из низкоуглеродистой стали при температуре 700�С, от�
носительных давлениях � �

2 2H O H6 и 1p p  возможна.
Задача 8.4. Для предыдущей задачи определите диа�

пазон относительных парциальных давлений водяного
пара 

2H Op  и диапазон температур для стандартных состоя�
ний, при которых коррозия невозможна.

Р е ш е н и е. Газовая коррозия не протекает, если
�GT,кор > 0, т. е. диапазон относительных парциальных
давлений можно определить из соотношения

�� �
2H O ,корln / ,Tp G RT

откуда следует, что искомая величина 
2H Op  зависит от тем�

пературы.
Например, для температуры 700�С коррозия не может

протекать до следующих 
2H O:p

�� �
2

4051,5/(8,314 973)
H O 1,65 атм.p e

При давлении водяного пара �
2H O 1,65 атмp  и темпе�

ратуре 700�С коррозия протекает. С ростом температуры
давление водяного пара, с которого начинается коррозия,
уменьшается.



456 ОБЩАЯ ХИМИЯ. ТЕОРИЯ И ЗАДАЧИ

Диапазон температур, при которых коррозия невоз�
можна при стандартных состояниях компонентов, можно
определить из приближенного соотношения (см. гл. 3):

�

�

��� � �
��

298

298

21840
820,74 К.

26,61
H

T
S

Задача 8.5. Возможна ли электрохимическая корро�
зия олова (Sn) в водном растворе при рН 6 при контакте с
воздухом. Напишите уравнения реакций анодного и ка�
тодного процессов. При каких значениях рН возможна
коррозия с выделением водорода?

Р е ш е н и е. Найдем стандартный электродный потен�
циал олова:

�
� � �2Sn /Sn 0,136 В.E

По уравнению Нернста определим равновесные потен�
циалы вероятных окислителей (Н+ и О2) при температуре
25�С, � �

2 2H O1, 0,21:p p

�

�

� � � � � � �

� � � � �

� � � � �

2

2

H /H

O /OH

0,059pH 0,059 6 0,354 В;

1,227 0,059pH 0,015 lg0,21

1,227 0,059 6 0,01 0,873 В.

E

E

Рассчитаем ЭДС предполагаемых коррозионных эле�
ментов:

1) EЭ = EК – EА = –0,354 – (–0,136) = –0,218 В <0,

а значит, коррозия с выделением водорода невозможна.
ЭДС гальванического элемента Sn–О2:

2) EЭ = EК – EА = 0,873 – (–0,136) =1,009 В >0,

значит, коррозия с поглощением кислорода возможна.
Таким образом, уравнения реакций анодного и катод�

ного процессов выглядит следующим образом:

А: Sn – 2е � Sn2+;

К: 1/2О2 + 2Н+ + 2е � Н2О.

Для выяснения диапазона значений рН, при которых
возможна коррозия с водородной деполяризацией, решим
неравенство

EЭ = EК – EА > 0.
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После подстановки значений электродных потенциа�
лов получим

–0,059рН – (–0,136) > 0.

Откуда следует, что при значениях рН < 2,26 (0,136/
0,059 = 2,26) идет процесс с выделением водорода.

Задача 8.6. Определите, будет ли корродировать медь
(Сu) в деаэрированном (без содержания кислорода) раство�
ре СuSО4 в кислом растворе с рН 0 и выделением водорода
при его относительном давлении водорода �

2H 0,1.p
Р е ш е н и е. Стандартный потенциал меди составляет

�
� � �2Cu /Cu 0,337 В,E

а потенциал выделения водорода рассчитываем по урав�
нению Нернста:

� � � � �
22 HH /H 0,0295 lg 0,059pH.E p

После подстановки рН = 0 и �
2H 0,1p  получим

� � �
2H /H 0,0295 В.E

ЭДС возможного коррозионного ГЭ:

EЭ = EК – EА = –0,0295 – 0,337 < 0,

значит, коррозия протекать не будет.
Задача 8.7. Определить возможность электрохимичес�

кой коррозии с водородной деполяризацией изделия из
сплава Сu–Zn в водном растворе ZnSО4 (c = 0,01 моль/л)
при температуре 25�С. Как изменится ЭДС коррозионного
элемента в результате концентрационной поляризации ано�
да, если концентрация раствора возрастет до 0,05 моль/л?

Р е ш е н и е. С учетом гидролиза соли, образованной
слабым основанием и сильной кислотой, рассчитываем рН
раствора соли:

�� � � � �� � � � �
2

В
0 0H

Д,Zn(OH)
pH lg lg( ) lg 3,9.

K
c c c

K

Равновесный потенциал выделения водорода (в пред�
положении, что его относительное давление равно 1) ра�
вен:

� � � � �
2H /H 0,059pH 0,230 В.E
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Для выбора корродируемого металла воспользуемся их
стандартными потенциалами (см. Приложение 6):

�
�

�

�

� �

2Cu /Cu

Zn

0,337 В;

0,763 В.

E

E

Так как потенциал меди значительно положительнее
потенциала выделения водорода, то коррозия меди в этих
условиях термодинамически невозможна, возможной яв�
ляется электрохимическая коррозия цинка. Запишем воз�
можные процессы в коррозионном элементе:

А: Zn – 2е � Zn2+;

К: 2Н+ + 2е � Н2.

Для расчета ЭДС указанного ГЭ уточним равновесные
потенциалы окисления цинка, используя уравнение Нерн�
ста (см. гл. 7).

В растворе с c = 0,01 моль/л:

�
�� � � �2

2
Zn /Zn 0,763 (0,059/2) lg10 .E

При увеличении концентрации раствора ZnSО4 его по�
тенциал изменяется:

�
�� � � � �2

2
Zn /Zn 0,763 (0,059/2) lg5 10 .E

Учитывая, что EЭ = EК – EА, значение ЭДС, как видим,
уменьшится на величину

�ЕЭ = (0,059/2) � lg5 = 0,02 В.

Задача 8.8. Определить возможность электрохимичес�
кой коррозии стального изделия (железа) в растворе FеСl2

(c = 0,1 моль/л) при температуре Т = 298 К и следующих
относительных парциальных давлениях водорода и кис�
лорода: � �

2 2H O0,1; 0,9.p p
Р е ш е н и е. Указанная соль подвергается гидролизу.

Учитывая 1�ю ступень гидролиза:

Fе2+ + Н2О�Н+ + FеОН+,

можно определить значение рН, величина которого, как
видно из реакции, меньше 7, т. е. коррозия идет в подкис�
ленной среде.
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Найдем pH раствора, принимая активность ионов рав�
ной их концентрации:

�

�

�

� � � � �� � � � �

� � � �
�

2

В
0 0H

Д,Fe(OH)

14

4

pH lg lg( ) lg

10lg 0,1 5,11.
1,3 10

K
a c c

K

Теперь можно определить равновесные электродные
потенциалы вероятных окислителей:

�

�

� � � �

� � � � �
� � � � �

�

22

22

HH /H

OO /OH

0,059pH 0,0295lg

0,301 0,0295 0,372 В;

1,227 0,059pH 0,0147 lg

0,928 В.

E p

E p

Равновесный потенциал предполагаемого анода при
25�С:

� � �
�� � � �

� � � � � �

2 2 2Fe /Fe Fe /Fe Fe(0,059/2) lg

0,44 (0,059/2) 1 0,47 В.

E E a

Для случая, если окислитель — ионы водорода:

EЭ = EК – EА = –0,223 – (–0,47) = 0,247 В > 0,

значит, коррозия с выделением водорода возможна.
Для случая, если окислитель — кислород:

EЭ = EК – EА = 0,928 – (–0,47) = 1,398 >0,

значит, коррозия с поглощением кислорода также воз�
можна.

Таким образом, коррозия железа термодинамически
возможна с протеканием на катоде двух реакций:

2Н+ + 2е � Н2;

1/2О2 + 2Н+ + 2е � Н2О.

Задача 8.9. Стальное изделие имеет цинковое покры�
тие. Какой из металлов будет окисляться при коррозии,
если эта пара металлов попадет в нейтральную среду с
рН 7? Подсчитайте ЭДС коррозионного элемента для стан�
дартных состояний всех веществ. При каких значениях
рН прекратится процесс выделения водорода?
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Р е ш е н и е. В соответствии с данными Приложения 6
стандартный потенциал цинка составляет �

� �2Zn /ZnE
� �0,763 В, а потенциал железа �

� � �2Fe /Fe 0,44 В.E  Учиты�
вая, что потенциал цинка отрицательнее потенциала же�
леза, цинковое покрытие на железе является анодным
покрытием. При этом железо не будет принимать участие
в анодном процессе, т. е. не будет корродировать.

Равновесные потенциалы водорода и кислорода при их
относительных парциальных давлениях, равных едини�
це, определяем по уравнениям Нернста:

�

�

� � � � � � �

� � � � � �
2

2

H /H

O /OH

0,059pH 0,059 7 0,413 В;

1,227 0,059pH 1,227 0,059 7 0,814 В.

E

E

Рассчитываем ЭДС возможных коррозионных эле�
ментов:

1) EЭ = EК – EА = –0,413 – (–0,763) = 0,35 В > 0.

Следовательно, процесс коррозии с выделением водо�
рода на катодных участках (2Н2О + 2е � 2ОН– + Н2) воз�
можен.

2) EЭ = EК – EА = 0,814 – (–0,763) = 1,577 В > 0.

Следовательно, процесс коррозии с поглощением кис�
лорода на катодных участках (1/2О2 + Н2О + 2е � 2ОН–)
также возможен.

Из приведенных уравнений следует, что процесс вы�
деления водорода прекратится, если EЭ < 0, т. е., когда раз�
ность (EК – EА) = –0,059рН – (–0,763) станет меньше нуля.
Это возможно при рН < 12,9.

Процесс коррозии цинка с поглощением кислорода
будет иметь место при любых значениях рН.

Задача 8.10. При электрохимической коррозии сталь�
ного (железного) изделия с поглощением кислорода за
2 мин работы коррозионного элемента образовалось 0,225 г
Fе(ОН)2, при этом процесс идет без выделения водорода.
Вычислите объем кислорода при нормальных условиях,
израсходованного на коррозию железа, коррозионный ток
и массу растворенного металла.
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Р е ш е н и е. Запишем процессы в коррозионном галь�
ваническом элементе:

А: Fе – 2е � Fе2+;

К: 1/2О2 + 2Н2О + 2е � 2ОН–.

Рассчитаем количество моль эквивалентов образовав�
шегося Fе(ОН)2:

�� � � �2

эк 2
2

Fe(OH) 3
Fe(OH)

экFe(OH)

0,225 5 10 .
45M

m
n

M

Согласно закону эквивалентов все вещества взаимодей�
ствуют в эквивалентных количествах, т. е.

�� � � �
эк 2 эк эк 2

3
Fe(OH) Fe O 5 10 .M M Mn n n

Тогда объем кислорода, израсходованного на коррозию
железа:

�� � � � � �
2 эк 2 2

3
O O экO 5 10 5,6 л 28 мл.MV n V

По закону Фарадея:
1. Рассчитаем ток коррозионного элемента

�� � � �
� � �

�� �
2

2

3
O

кор
экO

F 28 10 л 96500 А с
4 А.

5,6 л 120 с

V
I

V

2. Определим массу растворившегося Fе:

mFе = nэкFе � МэкFе = 5�10–3 � 28 = 0,14 г.

Задача 8.11. Напишите уравнение электрохимиче�
ской коррозии сплава Сu–Zn при рН 12 и температуре Т =
= 298 К. Сколько и какого металла прокорродировало,
если в процессе коррозии поглотилось 56 мл кислорода и
выделилось 22,4 мл водорода? Определите, чему равен кор�
розионный ток, если продолжительность коррозии соста�
вила 2 мин. Предложите анодное покрытие для защиты
сплава от электрохимической коррозии.

Р е ш е н и е. Потенциалы указанных металлов состав�
ляют:

�

�

�

�

�

� �

2

2

Cu /Cu

Zn /Zn

0,337 В;

0,763 В.

E

E
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Принимая, что коррозия протекает избирательно, в
данном случае будут корродировать более электроотрица�
тельные цинковые участки:

А: Zn – 2е � Zn2+.

На катоде протекают реакции:

2Н2О + 2е � Н2 + 2ОН–;

1/2О2 + 2е + Н2О � 2ОН–.
В соответствии с заданием количество моль эквивален�

тов кислорода составляет

�� � �
�

2

2
2

O 2
экO 3

экO

56 мл
10 .

5,6 10 мл

V
n

V

Аналогично:
�� � �

�2
3

экH 3

22,4 мл
2 10 .

11,2 10 мл
n

Таким образом, на катоде претерпело изменение (вы�
делилось) 1,2�10–2 моль эквивалентов вещества. По зако�
ну эквивалентов такое же количество цинка растворилось
на аноде.

Масса прокорродировавшего цинка составила

mZn = nэкZn � МэкZn = 1,2�10–3 � 32,5 = 0,039 г.
Величина коррозионного тока определяется по закону

Фарадея из следующего соотношения:
96 500 А�с/моль�экв — 1Мэк;
Iкор � 120 с — 1,2�10–2Мэк.
Откуда

Iкор = (96 500 А�с/моль�экв � 1,2�10–2 моль�экв)/
120 с = 9,6 А.

ЗАДАЧИ
ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОГО РЕШЕНИЯ

8.1. Определить скорость равномерной коррозии алю�
миния в [мм/год] и в [г/м2�год], если плотность коррози�
онного тока составляет 0,062 А/м2.

8.2. Магний равномерно корродирует в морской воде
со скоростью 1,45 г/(м2�сут). Каково значение скорости
коррозии, выраженное в мм/год? Если с такой же скоро�
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стью корродирует свинец, то каково соответствующее зна�
чение в мм/год?

8.3. Во сколько раз возрастает толщина пленки при
увеличении продолжительности равномерной газовой кор�
розии титана от 0 до 200 ч при температуре: а) 700�C;
б) 900�C?

8.4. Определите термодинамическую возможность га�
зовой коррозии изделия из углеродистой стали (Fe) до
Fe2O3 под действием кислорода, находящегося под отно�
сительным давлением �

2O 0,2p  и температуре 350�C.
8.5. Определите термодинамическую возможность га�

зовой коррозии изделия из никеля (Ni) до NiO под дей�
ствием кислорода и с относительным давлением �

2O 1,4p
и температуре 800�C. Определите парциальное давление
кислорода, при котором прекращается газовая коррозия
при указанной температуре.

8.6. Определите область температур, в которой невоз�
можна коррозия железа (Fe) под действием H2S до FeS в
стандартном состоянии. Составьте уравнения процессов.

8.7. Определите область температур, при которой не�
возможна газовая коррозия алюминия (Al) под действием
хлора в стандартном состоянии. Составьте уравнения про�
цессов.

8.8. Объясните, почему в атмосферных условиях цинк
корродирует, а золото нет? Ответ подтвердите расчетами.

8.9. Возможна ли коррозия олова в водном растворе с
рН 6 при контакте с воздухом? При каких значениях pH
возможна коррозия с выделением водорода?

8.10. Возможна ли электрохимическая коррозия свин�
ца (Pb) в водном растворе при рН 6 при контакте с возду�
хом. Напишите уравнения реакций анодного и катодного
процессов. При каких значениях рН возможна коррозия
с выделением водорода?

8.11. Определите, будет ли корродировать медь (Cu) в
деаэрированном (без содержания кислорода) растворе при
рН 0.

8.12. Магний (Mg) корродирует в морской воде (рН 8)
при контакте с воздухом. Напишите уравнения реакций
анодного и катодного процессов.
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8.13. Назовите металлы, которые могут корродировать
с выделением водорода в водном растворе, имеющем рН:
а) 2; б) 7; в) 10.

8.14. Назовите металлы, которые могут корродировать
с поглощением кислорода в водном растворе, имеющем
рН: а) 2; б) 5; в) 8.

8.15. Определите возможность электрохимической кор�
розии изделия из Pb в растворе Pb(NO3)2 (c = 0,02 моль/л)
при комнатной температуре при следующих относительных
парциальных давлениях водорода и кислорода: �

2H 1,2;p
�

2O 0,8.p  Напишите уравнения анодного и катодного про�
цессов.

8.16. Будет ли протекать электрохимическая коррозия
изделия из Al в растворе AlCl3 (c = 0,02 моль/л) при ком�
натной температуре, если относительные парциальные
давления водорода и кислорода равны �

2H 1,2 иp  �
2O 0,2?p

Напишите уравнения анодного и катодного процессов.
8.17. Изделие из цинка погрузили в раствор ZnSO4

(c = 0,03 моль/л) при 70�C. Будет ли цинк корродировать?
8.18. Определите возможность электрохимической кор�

розии гальванической пары Fe–Cd, погруженной в раствор
FeCl2 (c = 0,01 моль/л) при комнатной температуре, при�
нимая коррозию избирательной. Как изменится ЭДС кор�
розионного элемента, если концентрация раствора возро�
стет до 0,02 моль/л?

8.19. Будет ли протекать электрохимическая коррозия
изделия пары Ni–Cu в растворе NiSO4, имеющем концент�
рацию 0,04 моль/л при 25�C? Как изменится ЭДС корро�
зионного элемента, если концентрация ионов Ni2+ возрос�
ла до 0,06 моль/л?

8.20. Изделие из железа с алюминиевым покрытием
погрузили в водный раствор AlCl3 (c = 0,01 моль/л). Бу�
дет ли протекать коррозия этого изделия при комнатной
температуре? Будет ли изменяться ЭДС и как, если кон�
центрация раствора возрастает до 0,03 моль/л?

8.21. Какое покрытие металла называется анодным и
какое катодным? Назовите металлы, которые можно ис�
пользовать для анодного и катодного покрытия железа во
влажном воздухе и сильнокислой среде.
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8.22. Приведите примеры катодных и анодных покры�
тий для кобальта. Составьте уравнения катодных и анод�
ных процессов во влажном воздухе и в растворе соляной
кислоты при нарушении целостности покрытия.

8.23. К какому типу покрытий относится олово на меди
и на железе? Какие процессы будут протекать при атмо�
сферной коррозии указанных пар при нейтральной сре�
де? Напишите уравнения катодных и анодных реакций.

8.24. Железное изделие покрыто свинцом. Какое это
покрытие — анодное или катодное? Составьте уравнения
анодного и катодного процессов коррозии этого изделия
при нарушении цельности покрытия во влажном воздухе
и в растворе соляной кислоты.

8.25. Какой металл может служить протектором при
защите железа от коррозии в водном растворе с рН 10 в
контакте с воздухом. Напишите уравнения протекающих
реакций.

8.26. Как происходит атмосферная коррозия лужено�
го железа и луженой меди при нарушении покрытия? Со�
ставьте уравнения анодной и катодной реакции.

8.27. В чем сущность протекторной защиты металлов
от коррозии? Приведите пример протекторной защиты
железа в электролите, содержащем растворенный кис�
лород. Составьте уравнения анодного и катодного про�
цессов.

8.28. Напишите уравнения реакций электрохимичес�
кой коррозии пары Fe–Pd при рН 10 и 25�C. Сколько и
какого металла прокорродировало, если в процессе кор�
розии поглотилось 28 мл O2 и выделилось 112 мл H2? Оп�
ределите, чему равен коррозионный ток, если продолжи�
тельность коррозии составляет 3,5 мин. Предположите
анодное и катодное покрытие для защиты сплава от элек�
трохимической коррозии.

8.29. Сколько и какого металла прокорродировало,
если пара Cu–Zn находилась в среде с рН 12 в течение
2,5 мин при комнатной температуре. Установлено, что при
этом выделилось 28 мл H2 и поглотилось 56 мл O2. Пред�
положите анодное и катодное покрытие для защиты спла�
ва от электрохимической коррозии.
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8.30. Какие анодные и катодные процессы протекают
при коррозии Ni–Pt сплава при комнатной температуре,
если при этом поглотилось 56 мл O2 и выделилось 56 мл
H2 в течение 4 мин? Сплав помещен в среду с рН 2. Пред�
положите анодные и катодные покрытия для защиты спла�
ва от электрохимической коррозии.

МНОГОВАРИАНТНЫЕ ЗАДАЧИ

Для пары металлов из таблицы 8.3:

1) определите, возможна ли коррозия металла из дан�
ной пары в водной среде с заданным рН при комнатной
температуре;
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2) напишите уравнения анодного и катодного процессов;
3) предложите для данной пары анодное и катодное

покрытие. Изменятся ли, и если изменятся, то как, кор�
розионные процессы при нарушении сплошности покры�
тия. Запишите уравнения реакций.

ОТВЕТЫ НА ЗАДАЧИ
ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОГО РЕШЕНИЯ

К ГЛАВЕ 8

8.1. 0,0676 мм/год; 0,5 г/м2�сут. 8.2. 0,3 мм/год; 0,047 мм/
год. 8.3. а) В 20 раз;  б) в 20 раз. 8.4. Коррозия возможна.
8.5. Коррозия возможна. Коррозия прекращается при

�� �
2

4
O 2,4 10 ,p  т. е. идет практически при любых 

2O .p
8.6. T < 104 К. 8.7. T < 3,57�10–3 К. 8.9. При pH < 2,3 процесс кор�
розии идет с выделением водорода. 8.10. При pH < 2,14 процесс
коррозии идет с выделением водорода. 8.11. Не будет. 8.13. Бу�
дут коррозировать все металлы, потенциалы которых отрица�
тельнее: а) –0,018 В; б) –0,413 В; в) –0,59 В. 8.14. Будут кор�
розировать все металлы, потенциал которых отрицательнее:
а) 1,109 В; б) 0,932 В; в) 0,755 В. 8.15. Возможна. 8.16. Будет
корродировать. 8.17. Будет корродировать. 8.18. ЭДС уменьшит�
ся на 9 мВ. 8.19. ЭДС уменьшится на 5 мВ. 8.20. ЭДС уменьшит�
ся на 5 мВ. 8.25. Протектором является металл с потенциалом
отрицательнее –0,44 В. 8.28. 0,42 г Fe, I = 6,85 А. 8.29. 0,4 г Zn.
8.30. 0,45 г Ni.
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ПРИЛОЖЕНИЕ 2
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Примечания. * En — этилендиамин: NH2–CH2–CH2–NH2. * EDTA —
этилендиаминотетрауксусная кислота (комплексон):

(HCOO–CH2)2=N–CH2–CH2–N=(CH2–COOH)2.
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Примечания. * En — этилендиамин: NH2–CH2–CH2–NH2. * EDTA —
этилендиаминотетрауксусная кислота (комплексон):

(HCOO–CH2)2=N–CH2–CH2–N=(CH2–COOH)2.
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