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ПРЕДИСЛОВИЕ

В процессе обучения химии необходимо приоб
рести навык в решении расчетных задач, посколь
ку, с одной стороны, он позволяет применять полу
ченные теоретические знания на практике, а с дру
гой - способствует развитию логического мышле
ния. При этом важно перейти от практики 
решения химической задачи по образцу, предло
женному преподавателем, к анализу и осмысле
нию ее содержания, позволяющему использовать 
обшии алгоритм решения, объяснить его построе
ние, уяснить место данной задачи в системе рас
сматриваемого учебного материала.

Исторически каждый определенный вид задач 
рассматривается как нечто новое, со своим спосо
бом решения. В то же время использование алго
ритмического подхода, предполагающего вывод 
алгебраических формул, отражающих основные 
теоретические положения химии, позволяет уста
новить взаимосвязь между отдельными типами за
дач в пределах определенной темы.

В пособии содержится вывод наиболее общих 
формул, используемых при решении расчетных за
дач по основным темам курса общей химии. В то 
же время ангоры не ставили своей целью дать сту
дентам готовые выражения для расчета той или 
иной величины. Наша задача - формализовать ло
гику рассуждений при выполнении вычислений.



показать взаимосвязь различных характеристик 
химических систем.

Рассматриваемый памп вариант решения задач 
является лишь одним из применяемых на практи
ке (например, многие преподаватели и студенты 
широко используют метод пропорций или графи
ческий метод) и не претендует на универсаль
ность. В то же время применение указанного под
хода в процессе преподавания курса общей и неор
ганической химии на химическом факультете Бе
лорусского государственного университета неизмен
но приводит к хорошим результатам.

Авторы
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ПРИГОТОВЛЕНИЕ И СПОСОБЫ В Ы РА Ж ЕН И Я  
СОСТАВА РАСТВОРОВ

Раствором принято называл» гомогенную систему пере
менного состава, состоящую из двух и более компонентов. 
Каждый из компонентов раствора равномерно распределен в 
массе (объеме) другого в виде молекул, атомов или ионов. Рас
творы занимают промежуточное положение между химиче
скими соединениями постоянного состава и механическими 
смесями. Они могут быть газообразными, жидкими и тверды
ми. На практике наиболее важными являются жидкие 
растворы, которые далее и будут рассматриваться. Если 
система состоит только из двух веществ, то ома называется 
бинарным раствором. Условно компоненты раствора, полу
ченного при смешении веществ, деляг на растворитель 
(вещество, которое в растворе присутствует в большем 
количестве) и растворенные вещества.

Состав раствора определяется содержанием растворенного 
в нем вещества и растворителя. Он может быть выражен раз
ными способами: в долях (массовой, объемной и молярной) и 
с помощью размерных величин (молярной концентрации, эк 
вивалентной концентрации и молялI.пости).

Массовая доля растворенного вещества 1$ двухкомпонентном 
растворе (и -) выражается отношением массы растворенного 
вещества ( т в ва) к массе раствора ( шр ра ). представляющего 
собой сумму масс растворенного вещества и растворителя

п , н на .. .= = -----В_иа---- [Л0;]И еднпиць|> %]_
/?,р-ра /,гв-па + /,гр-ля



Массовая доля выражается I» долях единицы и процентах. 
Например, если массовая доля вещества А ( »■,) в его растворе 
равна 0,10, пли 10 %, то /го означает, что масса вещества А со
ставляет 0,10, или 10 % от общей массы раствора (раствор в та
ком случае принято называть 10 %-ным).

Массовая доля может быть также выражена в других едини
цах: промилле (%о) - в тысячных долях; млн"1 - в миллионных 
долях. В литературе встречается также обозначение массовой 
доли в несистемных единицах: грамм-процентах - г% (равно
значно процентам по терминологии С И ); миллиграмм- 
процентах - мг% и в микрограмм-проиентах - мкг%. Тогда для 
раствора с массовой долей 0,10 можно записать следующие со
отношения:

1̂ - 0 ,10= 10%= 100 %» 100 000 млн-1,

а при использовании несистемных единиц эти соотношения 
выглядят иначе:

н’ = 10 г% = 10 000 мг% = 10 000 000 мкг%.

Объемная доля растворенного вещества (ф  ) выражается от
ношением объема жидкого или газообразного вещества 
( |/_ва) к общему объему раствора или смеси ( Кр_ра): 

у
ф -  . »-»■* [доли единицы, %].

р̂-ра

Молярная доля вещества в растворе ( X ) _ отношение хими
ческого количества растворенного вещества (я„.ва) к общему 
химическому количеству вещества раствора ( /?в.ва + лр.ля). вы
ражается в долях единицы или процентах:

^ = --- ------- [доли единицы, %].
А,в-на + Яр-ля

Величина X обычно выражается в долях единицы, по ее 
можно выражать и в процентах (% ), и в промилле (%о). В рас
творах с заданной молярной долей вещества, содержащих 
только одно растворенное вещество, х молям вещества соот
ветствует (1 - X ) моль растворителя.

Молярная концентрация растворенного вещества ( см ) выра
жается отношением химического количества вещества к



объему раствора (^р.ра). Единицы измерения: моль вещества 
на I дециметр кубический (литр) раствора:

с'м ~ - |моль/дм3 или моль/л].
^р-ра

Иногда в тексте вместо указания размерности молярной 
концентрации ставят заглавную букву М. тогда 1 моль/дм3 = 1 М.

Молярная концентрация растворенного вещества-эквивален- 
т а  (нормальная концентрация, эквивалентная концентрация), 
си выражается отношением химического количества эквива
лента растворенного вещества ( п.1К ) к объему раствора 
( .р;1 ). Кдинины измерения: моль эквивалента вещества на
1 дециметр кубический (литр) раствора:

£‘и = П'ж  [моль/дм-’ или моль/л].
^р-ра

Молшышстьраствори ( Ь, реже т )  выражается отношением 
химического количества растворенного вещества ( /7н_па) к мас
се растворителя ( шр.1Я). Единицы измерения: моль на 1 кило
грамм:

Ь = -Л.Ч'Л. (моль/кг|.
'"р-ля

В специальной литературе кроме упомянутых выше ис
пользуют и другие несистемные единицы для выражения со
става раствора. Например, общую жесткость воды ( Ж обш) 
количественно выражают числом миллиэквивалентов (м экв ) 
ионов С а2+ и Г ^ 2\  содержащихся » I дм3 воды. Так как мил- 
лиэквивалент Са: " равен 20,04 мг, а миллиэквивалент М й2" 
равен 12,16 мг, то общую жесткость воды (мэкв/ дм3) можно 
выразить формулой

^ [Са2*] [Мё2+] 
обш 2 0 ,0 4  12,16  '

Вода с Ж обш < 1,5 мэкв/ дм3 (например, дождевая) счита
ется очень мягкой, а с Ж оГ)1Ц > 12 мэкв/ дм3 (например, 
морская) - очень жесткой.



Для оценки качества окружающей среды наиболее часто 
используют П Д К  - предельно допустимую концентрацию за
грязняющих веществ (и мг/дм3 или мг/м3), которая при еже
дневном воздействии на организм человека в течение длитель
ного времени не вызывает патологических изменений или за
болеваний, а также не нарушает нормальной жизнедеятельнос
ти. Например, для аммиака П Д К  в воздухе населенных мест: 
среднесуточная - 0,04 мг/м3; максимальная разовая - 0,2 мг/м3, 
Г Щ К  в воде - 2 мг/дм\

Расчетные задачи по теме «Приготовление и способы 
выражения состава растворов» можно классифицировать 
по типу приготовляемого раствора: раствор, приготовляе
мый путем растворения вещества в растворителе, путем до
бавления вещества к раствору, путем добавления раствори
теля к раствору и путем сливании двух (и более) растворов. 
Решение задач будет сводиться к комбинированию одних и 
тех же соотношений с целью нахождения неизвестного па
раметра. При этом следует учитывать различия в размер
ности для используемых способов выражения состава рас
творов и для исходных величин. Так, например, молярная 
концентрация растворенного вещества выражается в молях 
на кубический дециметр (моль/дм3), моляльность 
раствора - в молях на килограмм (моль/кг), в то время как 
объем традиционно выражают в миллилитрах (см 3), а плот
ность растворов - в граммах на кубический сантиметр (г/см1). 
Поскольку приведенные в пособии задачи решены в общем ви
де, то размерность величин, входящих в формулы, не учитыва
лась. При решении конкретных задач следует принимать во 
внимание размерность переменных, вследствие чего в исполь
зуемых выражениях могут появиться соответствующие пере- 
счетные коэффициенты.

1.1. Приготовление раствора путем растворения 
вещества в растворителе

Для двухкомпонентного раствора, приготовленного путем 
растворения вещества в растворителе, справедливы следующие 
соотношения:



Ур ~ Ур.ля (для разбавленных растворов)-

П ригот овление раст вора заданного сост ава пут ем  
раст ворения вещества в ра ст во р и т еле

Рассчитаем массу вещества ( '» „ .ва) и массу растворителя 

(Юр-ля) или ег0 объем (Кр_ля), необходимые для приготовле
ния раствора заданного состава.

■ Пример 1.1. Рассчитайте массу вещества ( /лв_ва), массу и 
объем растворителя ( шр_ля, ^р_ля), необходимые для приготов

ления раствора объемом Кр_ра и плотностью Р р.ра с массовой

долей растворенного вещества, равной н>.
Решение. Массовая доля вещества в приготовляемом рас

творе выражается как

Масса раствора определяется как произведение его объема 
и плотности:

т р-р г  ~  ^ р -р а  ' Р р - р а  -

Подставим значение юр.ра в формулу для определения мас
совой доли:



Отсюда искомая масса вещества

^н-на -  ' ^р-ра " Рр-ра  ’

если массовая доля дама и процентах, то ее значение следует 
уменьшить в 100 раз, т е.

И'
ш в-ва _ ц )0  Г-Ра 'Р р - р а  •

Массу растворителя можно найти как разность между мас
сой раствора и массой растноренного вещества:

/?1р-ля =  ш р-ра _/7гв-ва "  ^р-ра 'Рр-ра “ н  ' ^р-ра 'Рр-ра  -  ^р-ра ' Рр-ра ̂  11 

Объем растворителя

у

Р " " '  Рр-ля

(значение плотности растворителя может быть взято из спра
вочника, например, плотность воды равна 1 г/см3).

■ Пример 1.2. Вычислите массу вещества (шв.ва). необходи
мую для приготовления раствора заданной молярной концент
рации ( см ) (или молярной концентрации вещества-эквива- 
лента ( с’ц )), если объем раствора составляет .

Решение. Молярная концентрация (молярная концентра
ция вещества-эквивалента) в растворе выражается фор
мулой

=  "в - в а . , с  -  ” эк  %
‘ м у  и н у  ’ ■

к р-ра р-ра

Отсюда

в̂-ва — ( м ' р̂-ра — £и ' р̂-ра)'

Поскольку масса вещества определяется как произведение 
химического количества вещества на его молярную массу (или

* К а к  правило, на практике не требуется вычислять количество растворите
ля. так как при приготовлении раствора заданно» концентра»»» вычисленное 
количество вешества растворяют в небольшом количестве растворителя, а потом 
добавляют растворитель до тех пор, пока объем полученного раствора не станет 

равным {/р.ра.



/

молярную массу нешества-эквиналента) ( А/В.иа или М ж  ). то 
искомая масса вещества

" V ™  = Л /в-ва '^в-ва = Ч - и а  £'м ^ р а  <'»н-ва =  М ж  " ж  = Л/зк  ' ‘ н ' ^р-ра >■

■ Пример 1.3. Рассчитайте массу вещества ( />ува), необхо
димую для приготовления раствора объемом ра и плотнос
тью Р|,.ра . молярная доля растворенного вещества в котором 
раина х •

Решение. Молярная доля вещества в растворе

Х =

Масса раствора представляет собой произведение объема 
раствора и его плотности:

— ^р-ра Р р - р а -

В то же время химическое количество вещества и химиче
ское количество растворителя могут быть найдены как

/м... _  " ‘в-ва 
в-ва «у

'''»-ва

_  '»р-ля _ /ир - р а - ж в-ва

Пр'л* м  м" р - л я  ш р-ля

Подставив три последних выражения в формулу для моляр
ной доли вещества, получаем

"'в-ва
м „ ....х =

ш н-_ва_ +  ^р-ра Р р - р а " гв-ва 

^в-ва ^р-ля

Решая данное уравнение относительно ши.на, находим ис
комую массу вещества.

■ Пример 1.4. Рассчитайте массу вещества { /н„.ва), необхо
димую для приготовления раствора объемом ^р.ра и плотнос
тью Рр.,,а , молялыюсть растворе! то го  вещества в котором 
равна Ь .



Решение. Моляльность раствора выражается формулой

L .

Массу растворенного вещества можно найти, зная химиче
ское количество вещества и его молярную массу:

' и в-|(а = " Н- в а 'Л / в-ва-

В то же время масса растворителя

/?,р-ля — ,? ip-pa ~ м?в-ва “  ^р-ра Рр-ра — /?7в-ва ‘

Следовательно, моляльность раствора

/} _  ^в-ва _________________ ^в-ва ________ ____
ш р-ля ^р-ра Рр-ра _ / , в-ва ' ^ в - в а

Тогда искомая масса вещества

_ ^ в - в а  ' ^ ' ^р-ра 'Р р - р а1П„
■ + Ь-М В_Ы

■ Пример 1.5. Рассчитайте массу кристаллогидрата ( /мкрист ), 
необходимую для приготовления раствора объемом Кр.ра и 
плотностью Р р_ра с массовой долей растворенного вещества, 
равной я».

Решение. Массовую долю вещества в растворе можно выра
зить формулой

ш„ ваVI' = в ^  .

Отсюда масса растворенного вещества

" 'в - в а  = ,1" т р-ра-

Массу раствора определим как произведение объема рас
твора и его плотности:

^ р - р а  — ^р-ра ’ Рр-ра 1

Массу кристаллогидрата можно найти, зная массу безвод
ного вещества ( /ив_ва), его молярную массу ( А/в_ва), а также 
молярную массу кристаллогидрата( Л/крист ):



ш • Л/" ‘в-ва ‘ крист 
'''к р и ст  “  . .

М 8-ва

Подставив в выражение для массы кристаллогидрата зна
чение массы растворенного вещества, получаем искомое зна
чение:

_  н ''^р-ра Рр-ра '^ кр и сг  
'"к р и ст  . .

в-на

Расчет состава раст вора, полученного п ут ем  
раст ворения заданного количест ва вещ ест ва  

в определенном количест ве ра ст во р и т еля

■ Пример 1.6. Рассчитайте массовую долю растворенного 
вещества в растворе, полученном при растворении вещества 
массой шн.ва в объеме растворителя Ур.ля с плотностью рр.ля.

Решение. Масса раствора

,?,р ра "  п , р-лн /?,в-ва -   ̂р-ля ' Рр-ля /?,в-ва •

Тогда массовая доля вещества в растворе

и, _  т ъ-ьа = _________ ^в-ва_________

^р-ра ^р-ля Рр-ля ^~,?1в-на

■ Пример 1.7. Рассчитайте молярную концентрацию ве
щества (молярную концентрацию вещества-эквивалента) в 
растворе, полученном растворением вещества массой /мв.па в 
растворителе объемом К  й.

Решение. Химическое количество растворенного вещества 
(вещества-эквивалента)

_  в̂-на _  ^в-ва ч
- М ,_ „  “  - М ж  >■

тогда молярная концентрация вещества (вещества-эквивален- 
та) в растворе

Г  /гн-на _  /?,в-ва / „  _  ^эк _  т -зк \
м V М  V  11 V М  -Vр-ра ' 'в - в а  р-ля р-ра ' ' - ж  р-ля



■ Пример /.<У. Вычислите мольную долю растворенного ве- 
шества в растворе, полученном растворением вещества массой 
/нв.йа в растворителе объемом К 1Н с плотностью рр.1Я. 

Решение. С учетом того, что

р-ля р-ля ► р-ля1

т . ._  " ’в-на
8 - » а  у

‘ н-на

_  т р-ля

^р-ЛЯ

молярная доля вещества в растворе 

Х = "в-ва _  ш » - н а Л/р-ля

^н-на ,?р-ля , , 7к-ва ' ^ р - л я  +  ;^ к- ва  ' ^р-ля ' Рр-ля

■ Пример 1.9. Рассчитайте моляльность раствора, получен
ного растворением вещества массой шв.„а в растворителе объ- 
емом Ир_1Н с плотностью р я .

Решение. Поскольку

^ р -Л Я  ”  ^р-ЛЯ ‘ Р р-ля*

= " У в а  
"в-ва  ■4

в-ва

ТО

^  -на _  ^ в-и а

^ в - и а  ' ^р-ля ' Рр-ля

1.2. Приготовление раствора заданного состава 
путем добавления вещества к раствору

Для расчета количества вещества, которое необходимо до
бавить к раствору известного состава, чтобы получить раствор 
заданного состава, а также для определения состава раствора, 
полученного добавлением определенного количества вещества 
к раствору известного состава, необходимо рассчитать, какие 
количества вещества и растворителя находятся в исходном рас
творе.



Вы раж ения для расчет а м ассы  и объема раст вора, 
хим ического количест ва и м ассы  р а ст во р и т еля  

и раст воренного вещ ест ва в раст воре  
заданного состава

Раствор с заданной массовой 
долей растворенною вещества

=_  ' ” в-ва _ )п „

-  ^ р  ра - Р р  ра т *•р-ра

+ т
т „

р-ля

р-ра
'р -р а

Ш,н-ва ^ в - в а  " в - в а

т ,_  " ‘в-ва _  

> 'в - в а

"в - в а  =  п " ш  

VI* • т .

р-ра

‘р-ра _

м в-ва

и ’ ' ^р-ра Р р - р а

‘̂ в-ва

,?гр л я  ~  ^Р-ля Рр-чи — ^р-ля ^Р- 

IV

_  т р-ля _  ш в-иа и  ’ ш ч-н ;1

'р-ля ыр-ля »V • М р-ля

Раствор с заданной молярной 
концентрацией растворенного 

вещества

п„

р-ра

, ; , р-ра "  ^ р - р а  Р р - р а  т в-ва +

+ ш
• Р г

р-ля
'в-па » 'р - р а  

1\.

V. _  Ш р-ра _  ^н-ва
Р Р<* 0

» 'р - р а  м

,?1в-ва ” ^ в - в а  /?п-ва “  ^ в - в а  ,£ м '^р-ра

т „

м
в-иа _  у

м р-ра

т .р-ля “  ^П-ЛИ Р р - л я  ^ р - л я ,/7р-л

м
р л я

Раствор с заданной молярной 
долей растворенною вещества

Х  =
л п-ва л р-ля

/ир-ра ”  ^р-ра 'Р р - р а  ш в-ва + / ” р-л

Раствор с заданной моляльнос- 
тыо рас творенною вещества

^  _  /?в-ва 

' ” р-ля

/?,Р- ра -  ^р-ра ' Р р - р а  /ив-ва +  /Ир-.Гр-ля



V  -  Ш р ' ра р-ра
'  р-ра 

т в-ва ~  ^ в - в а  '^ - в а  =  

_  ^в-ва 'Х'^р-ля 
1 - Х

т . , *
^11 _ т> и

р-ля

м„ 1 - Х

т ^о-ля ' Рп-;р-ля р-ля гр-ли

= м.р-ля ' пр ля

р-ля
_ т р-ля _  н̂-па

^ р-Л Я

Х-"п- ,

{/ -  ш р-ра
р-ра

Нр.ра

т в-н а = 4 - ва-лв-ва =

”  ^ и - в а  ' ^ ' т р-ля

Н - — Я'.34_ = А . 1и 'н-ва » ,  "  "'р-ля
^ в-ва

/ ,?р - л я  —  ^ р - л я  ‘ Р р - Л Я  —

= м  - п -  — -3' р-Л Я  " р - л я  ^

_  "'р-ля _  "в-ва

Р'ЛЯ ^р-ля ^Р-ЛЯ'*

Х ара кт ер и ст и ки  раствора, пригот овленного пут ем  
добавления вещ ест ва к  раствору*

Масса раствора увеличится на массу добавленного вещества:

ш р-ра, /мв-ва. + т р-ра.

Изменением объема раствора для разбавленных растворов 
можно пренебречь ( Ур.ра  ̂= Ур-ря, )• а Для средне* и концентри
рованных растворов объем получаемого раствора можно рас
считать, зная его массу и плотность:

у  _  Ш р-ра; _  /?,»-ва, + ,и р-ра; 
р-ра; _  1

Рр-ра, * р-ра,

Масса вещества в растворе, приготовленном путем добавле
ния твердого вещества к раствору, будет равна сумме массы ве
щества в исходном растворе и массы добавленного вещества:

'" в - в а ,  =  ' ” »-ва, +  "*в-ва,-

* Здесь и далее индексами ] и 2 будут обозначаться величины, относящ и
еся к см еш иваем ы м  веществу и раствору или смеш иваемым растворам, а ин
дексом 3 - величины , относящ иеся к приготовляемому раствору.



Химическое количество вещества будет равно сумме хими
ческого количества вещества в исходном растворе и химичес
кого количества добавленного вещества:

^в-ва, ^в-ва. "^^в-ва, '

Химическое количество и масса растворителя у исходного 
и приготовляемого растворов будут одинаковыми:

Лр-ля, ^р-ля, ’

^р-ДЯ- ,мр-ля, •

Х аракт ерист ики  раствора, пригот овленного пут ем  
добавления крист аллогидрат а к  раст вору

Поскольку масса безводного вещества в кристаллогидрате

_ ,и крист ' ^ в - в а
в-ва "  М1Г1 крист

а масса воды в кристаллогидрате

т  — т  - т  - т  т * Р ист ' ^ в-ва  _  /?гкрнст ~ ^ н , о
11,0 крист ,п н-ъа крист . ,  ~  М

" 'к р и с т  ^ к р и с т

тогда для раствора, приготовленного путем добавления кристал
логидрата к раствору, справедливы следующие соотношения:

/пр-ра_, — /Нкрнст, + т р-ра2 ~ т в-ва, "*“ т Н ,О п| + /пр-ра-,’

и  _ Ш Р-Ра) _ М'крист, + т р-ра;

р' ра ' Р  ОНр-ра-, ^р-ра,

/;,крист, ‘ ^ в - в а ,
'"в- ва , = " гп-ва, + ^ в - в а; = ---- Т Т --------- !* + /” в-ва/

^  крист,

_  _  '"к р и ст ,
л в-8а, ^в-ва, + /гв-ва; -  1 ^в-ва, •

м  крист,

Ш Р ‘ЛЯ, ^ т Н 20 (]) "*",н р-ля1:

"р-ля, = л Н гО{|) + , *р-ля2'



■ Пример 1.10. Вычислите количество (массу) вещества, 
которое необходимо добавить к раствору объемом ,ра ̂ и 
плотностью Рр.ра с массовой долей вещества и’7, чтобы полу
чить раствор с массовой долей и,.

Решение. Для приготовляемого раствора

т
ц/, = —

Поскольку

то

ш Р-ра,

' ^ м , = ' » н - в а 1 + ' и в . в а , ’

ш р-ра, /?,в-па, + / ^р-ра, ’

на, + '«в-ва,
"з = -----------------“

Отсюда

'"в-ва , +  ' ” в.ва? = н з К - в а ,  + ' ир-ра; )>

или

* ’3 /?,р-ра, ~ /?,в-ва;УП - ------------ ---------- .
в‘ва' \ - п 3

Так как

^ р - р а , “ ^р-ра, Рр -р а ;

и

/Ии-ва-, — 11’2 ' ,н р-ра, -  11’2 ' ^р-ра, ‘ Р р - р а ,’

то искомая величина

^ З '^ р - р а ,  ' Рр-ра; “  1Х>2 ' ^р-ра2 'Р р - р а 3
ПК.

и3
■ Пример 1.11. Вычислите молярную концентрацию рас

твора, полученного добавлением вещества массой м н.ВЯ| к рас
твору объемом Гр.ра с молярной концентрацией растворенно
го вещества <■ .



Решение. Поскольку
/п

'н-ваП„
^и-на,

"н-ва, ( м , ' ^р-ра,

_  I _  //,в-на] , I/
"в-ва, _  "н-ва, + "в-на, ~  + ( 'м, ' р-ра, ’

в-ва,

то концентрация приготовляемого раствора

'"в-ва,

"в-н а , _  ^ и - в а , '  Р Р  ~ _  '"в - в а , + '^н-на, ‘ г м , ' ^р-ра,

'ы' V V М  Ур-ра, р-ра. ш в-ва. р-ра.

1.3. Приготовление раствора путем добавления 
растворителя к раствору

При приготовлении растворов часто необходимо рассчи
тать количество растворителя, которое нужно добавить к неко
торому объему раствора известной концентрации, или рассчи
тать концентрацию раствора после разбавления, или опреде
лить состав раствора, из которого можно получить раствор за
данного состава при добавлении определенного количества 
растворителя. Для этого прежде всего необходимо рассчи
тать, какое количество вещества и воды находится в исходном 
растворе. Все приведенные выше выражения для исходного 
раствора остаются в силе (см. § 1.2).

Для приготовляемого раствора

'"р-ра, = "'р-ля, + '"р-ра, •

р̂-ра, ^^р-ля, + р̂-ра, (справедливо для разбавленных растворов)



"р-ЛЯ, /?р-ля| "^р-ЛЯ, ■

■ Пример 1.12. Какой объем растворителя необходимо до
бавить к раствору объемом ^р-ра . концентрация вещества в 
котором с\, , чтобы получить раствор с концентрацией см ? 

Решение. Поскольку

V = У +Ур-ра, р ра, т  р-ля, ’

^в-на, ( м. ' ^р-ра.’

/гв-ва, ^в-ва, ' 

то концентрация получаемого раствора

_  ^ в в а , ^в-ва. _  ^м, ’ ^р-ра,

м'~  У ~ V + У ~ V + Ур-ра, р-ра, р-ля. р-ра, р-ля.

Отсюда

Vр-ля,
с  • V  - с  - Vм, р-ра, м, р-ра,

ьм,

■ Пример ¡.13. Какой объем растворителя плотностью 
Р р.ля необходимо добавить к раствору объемом Ур.ра и шют- 
ностью Рр.ра>, массовая доля вещества в котором и-,, чтобы по
лучить раствор с массовой долей вещества н .̂

Решение. Так как для исходного раствора верны следующие 
соотношения:

^ р - р а ,  ~  ^р-ра, Р р - р а , ’

ш в-ва, “  11,2 ' т р -ра } ~ >1'2 '^ р - р а , Р р - р а ,’ 

а для растворителя

/ир-ля, ~  ^р-ЛЯ, 'Рр-ЛЯ,'



то в случае приготовляемого раствора

"'р-ра, = т р-лм, + %-ра,

И’ т в-ва, _ шв-ва; _ и2 ' ̂ р-ра, ’Рр-ра,
шр-ра, шр-ля, +тр-ра, р̂-ля, Рр-ля, + р̂-ра, 'Рр-ра,

Отсюда может быть найдем искомый объем растворителя.

1.4. Приготовление раствора путем смешения 
двух растворов

Для расчета количества раствора (или его состава), которое 
необходимо добавить к заданному количеству раствора извест
ного состава, чтобы получить раствор заданного состава, или 
количества и состава раствора, который получится при смеше
нии двух растворов, необходимо рассчитать количества вещест
ва и воды, которые находятся в исходных растворах. Все приве
денные выше выражения остаются в силе (см. § 1.2).

Для получаемого раствора справедливы соотношения

Шр-ра, =тр-ра, +,”р-раг ;

р̂-ра, = р̂-ра, + р̂-ра, (д;1Я разбавленных растворов)

и л и

г кН“.| Рр-ра,
= т в-па. + '"в-ва3

/гв-ва, = "в-па, + /гв-ваг •

т р-ля. •ля, + '"р-ля;

Р̂-ля, ="р-ля, + /гр-ЛЯ; ■
■ Пример 1.14. Смешали два разбавленных раствора, кон

центрации вещества в которых равны см и см (объемы рас



творов равны Кр.ра и Кр.ра , соответственно). Вычислите кон
центрацию полученного раствора.

Решение. Для исходных растворов

■ Пример 1. 15. Какие объемы растворов, массовые доли ве
щества в которых равны и’| и и1-, (плотности растворов равны 
соответственно Р р_ра и рр.ра ), необходимо взять для приго
товления раствора с массовой долей вещества и1-, (объем и 

плотность данного раствора ^р.ра1 и Р р.ра1 У- 
Решение. Для приготовляемого раствора

и
и — с • V'п-иа, 1м , р-ра2

Следовательно, в полученном растворе

п — п -¥ и —С -V + с - Ув-ва, в-ва, в-ва, м, р-ра, м, р-ра,-

В то же время

У = у  + у  
Р-Ра, Р-Ра, р-ра> •

Тогда концентрация полученного раствора

с,м.

т .р-ра, 'р-ра: + т,р-ра; •

т.е.

следовательно,

и



Из полученного выражения находят искомое р̂.ра • Под

ставив найденное значение V. в выражениер-ра. '

можно найти I '  .р-ра,

1.5. Выражение состава раствора 
разными способами

Воспользуемся закономерностями, приведенными в § 1.2.
■ Пример 1.16. Имеется раствор, массовая доля вещества в 

котором равна н’ . Плотность данног о раствора - р . Какова 
молярная концентрация, молярная концентрация вещества* 
эквивалента, молярная доля растворенного вещества в данном 
растворе, а также моляльность данного раствора?

Решение. Обозначим объем раствора через л . Тогда масса 
раствора

Массовая доля вещества в растворе по определению

т ,
т ,

Тогда

т

_  ^ ,л ~ 'Рр-ра ■
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А/,к Л/,к ’
-  , ; ,р-р;1 ~~ ш в-ва ~  л  ' Рр -р а  “  и ’ ' л  ‘ Рр-ра ■

„  -  Ш Р--™ — У ' Рр -р а  ~  1>Г Л Рр-ра  

Р'ЛЯ “ ^р-лч Л/р.дя

Молярная концентрация вешества и гаком растворе

. _  "в-ва -  и ' ' л' ' ^ ) р-ра _  и ’ 'Рр - р а
I «4

V  х - М  Мр-ра л н-на ,м в-ва

Молярная концентрация вещества-эквивалента

,  - - И,‘-У ‘Р Р-Ра- Ц'^ У Ра
11 V у • А/ Мр-ра ж  .>к

Мольная доля вешества в растворе

Х =

и ' л "  Рр-ра

м .....
,,в - в а + , , р-ля и ' д 'Р р - р а  +  Л ' Р р ^  и ’^ л ‘ Рр-ра

Ч-ва 

А / п , , я - и - Р г

^н-на ^р-ля

1 р-.пя ^р-ра

^ р - л я  11 Рр-ра + *^в-на (Р р - р а  и  ‘ Рр-ра  ) 

Моляльность данного раствора

Ь =

Р р - р а

п . ,  А/„ ...._  "в-на

л 'Р р - р а  11' л 'Р р - р а  ‘^ н - в а ^

Соотношение между различными способами выражения 
состава бинарного раствора приведены в табл. 1.1.
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ЭН ЕРГЕТИ КА  ХИМ ИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ

Химическая термодинамика - это область химии, изучающая 
химические реакции, фазовые переходы, а также превращения 
энергии в различных химических процессах.

Основным объектом изучения термодинамики является сис
тема, под которой понимают совокупность объектов, отделен
ную от всех других. Границы между ней и внешней средой могут 
быть как физически действительными, так и условными. Состо
яние системы определяется параметрами состояния (давление 
( р ), температура ( Т  ), объем ( V ), химическое количество ве
щества ( п ). состав системы и др.). Состояние системы и проис
ходящие в ней изменения характеризуются функциями состоя
ния (внутренняя энергия (6 ’ ), энтальпия ( // ). энтропия ( 5 ), 
изобарно-изотермический потенциал ((/  ) и др.). зависящими 
от параметров состояния системы.

Под внутренней энергией системы ((.’) в термодинамике по
нимают ее полную энергию, которая складывается из энергии 
поступательного, колебательного и вращательного движения, 
энергии притяжения и отталкивания всех частиц системы, а так
же потенциальной и кинетической энергии системы. Посколь
ку не определен условный пуль для внутренней энергии, то 
установить можно лиш ь ее изменение (как разность значений 
внутренней энергии системы в состоянии 1 и 2, т.е. 
М / = ).

Нели в ходе химической реакции внутренняя энергия систе- , 
мы понижается ( Л(У < 0 ). то происходит выделение некоторо
го количества теплоты во внешнюю среду (жютермическая ре
акция). Если же внутренняя энергия системы повышается 
( /\Ь' < 0 )• то реакционная система поглощает энергию из внеш-



ней среды ( эндотермическая реакция). Чем больше изменение 
внутренней энергии, тем значительнее по величине тепловой 
•эффект реакции.

Когда система обменивается с внешней средой тепловой 
■энергией (Q ) или механической энергией (совершает работу 
(И-’), которая равна произведению давления р на изменение 
обьема системы Д У при переходе ее из одного состояния в дру- 
юе. т.е. И' = рАУ), то справедливо первое начало термодинами
ки, предполагающее, что приращение внутренней энергии 
{ts.ll) какой-нибудь системы равно количеству теплоты ((2), со
общенной системе, минус количество работы (И 7), совершен
ной системой, т.е.

M I  = Q - W  = Q - p  AV .

При июхорном процессе (объем системы постоянен, т.е. 
У = const и Д У = 0 ) работа расширения системы равна нулю. Не
ли при ло м  не совершаются другие виды работы (например, 
•электрическая), то изменение внутренней энергии равно тепло
вому эффекту изохорного процесса:

AU = Q v.

Химические реакции, как правило, осуществляются при пос
тоянном давлении {р = const и Ар -  0, имбирный процесс). При 
изобарном процессе работа против внешних сил

W = р-(Ух-У2) = р-АУ.
Тогда

Аи=<2р-р-АУ,

где Qp - тепловой эффект изобарного процесса, 
или

V 2 - V i = Q p - p - ( v 2 - v 0 '

откуда

Q p = ( ^ 2  +  +

В термодинамике величину U + p-V принято обозначать 
буквой // и называть энтальпией. Энтальпия - функция состо
яния. характеризующая состояние системы, независимо от ее 
предыстории. Подобно внутренней энергии, определить абсо-



лютпое значение энтальпии нельзя, а можно определить лишь 
ее изменение АН .

Поскольку

// и + рУ,
то

Ор=(и2 + рУ2)- Щ  + рУ\) = И2 - //, - АН.
т.е. тепловой эффект химической реакции при постоянном 
давлении и температуре соответствует изменению энтальпии 
системы в ходе реакции. Наиболее часто изменение энтальпии 
выражают в килоджоулях и относят обычно к одному молю ве
щества (кДж/моль). Для экзотермической реакции АН <0, а 
для эндотермической АП>() (рис. 2.1).

а б

Рис. 2.1. Эн тал м и ш н ы е  диаграммы для экзотермиче
ской (« )  п .»нлотормнческои (6 ) реакции Л  —» В

Теплоту, выделенную системой, принято считать положи
тельной. а теплоту, поглощенную системой. - отрицательной. 
Тогда будет справедливо выражение

|0„|=|д//|,илп е ,= - д я .

Теплота может выражаться в любых единицах энергии и от
носиться к любым количествам вещества. Наиболее общепри
нятой в настоящее время единицей измерения теплоты является 
килоджоуль на моль (кДж/моль). Наряду с этим широко ис
пользуются электрон-вольты (э В ) и устаревшие единицы из
мерения - калории (кал).

1 Дж = 0,239 кал = К )7 эрг = 0,102 кгм;

1 кал = 4.184 Дж = 4.184-107 эрг = 0,427 кгм;



1 эВ =--- 23.06 к к ал = 96.48 кДж.

Следует отметить, что значение теплового эффекта в термо
химическом уравнении реакции строго соответствует количес
твам реагентов и продуктов, определяемых стехиометрпчески- 
ми коэффициентами. Наиболее часто встречающемся формой 
.записи термохимических уравнений является такая, согласно 
которой образуется 1 моль продукта реакции, поэтому в термо
химических уравнениях химических реакций могут использо
ваться непслочисленныс коэффициенты:

Нт (г) + -> Н 20 (ж) *■ 286 кДж (А //= -286 кДж).

При этом тепловой эффект прямой реакции равен но значе
нию и противоположен по знаку тепловому эффекту обратной 
реакции, т е. если мы захотим разложить 1 моль воды на состав
ляющие (водород и кислород), нам надо будет затратить 
286 кДж тепла:

Н 20 (Ж) -> Н 2(г) + 1 о 2(г) - 286 кДж (Д//= 286 кДж).

Изменение энтальпии системы в ходе химической реакции 
зависит от природы реагентов и продуктов, их агрегатного со
стояния, количества, а также от условий проведения процесса. 
Ч а щ е  всего рассматривают изменение этой величины в стандарт
ных условиях (давление 1 атм( 101,32 кИ а) и температура 298 К 
(25 °С )). Для стандартной энтальпии принята следующая фор
ма записи: Л / / °(298), но в учебниках по общей химии исполь
зуется обозначение Д //^  •

Изменение энтальпии, определенное в одинаковых (напри
мер, стандартных) условиях, может служить сравнительной 
энергетической характеристикой для однотипных процессов.

Стандартная энтальпия образования вещества ( Д / //2°98 ) 
представляет собой изменение энтальиии при образовании
1 моль вещества при стандартных условиях из простых веществ,
устойчивых в указанных условиях. Например, Д ^ / ^ (Н ^ О ^ )) = 
= -241,60 кДж/моль. Величина и знак энтальпии образования 
вещества являются его важными количественными характерис
тиками. особенно в ряду однотипных соединений. В целом, чем 
более отрицательное значение имеет стандартная энталыш;; об
разования вещества, тем устойчивее само вещество, относитель



но его разложения на простые вещества. Однако следует пом
нить, что сравнивать в данном случае можно только однотип
ные процессы и только на основании значений соответствую
щих величин энтальпии, т.е. нельзя судить, например, по 
величине энтальпии образования вещества о процессе его рас
творения, гидролиза, окисления и т.д. Стандартная энтальпия 
образования для простых веществ принята равной нулю. Если 
элемент образует несколько простых веществ, то стандартным 
считается состояние вещества в виде наиболее устойчивой в 
данных условиях модификации (графит - в случае углерода,
0 2 - в случае кислорода и т.п.).

Атомарная энтальпия образования вещества соответствует 
энтальпии образования 1 моль вещества из атомов.

Энта/1ьпия сгорания вещества ( Л,- ) соответствует изме
нению энтальпии при сгорании 1 моль вещества. 11ри этом про
дуктами сгорания органических веществ считают углекислый 
газ и воду; другие продукты принято указывать дополнительно.

Стандартная энтальпия растворения - это изменение эн
тальпии при растворении 1 моль вещества с образованием бес
конечно разбавленного раствора. При этом предполагается, что 
энтальпия не зависит от концентрации раствора.

Энтальпия сольватации (гидратации) характеризуется изме
нением энтальпии при сольватации (гидратации) 1 моль рас
творенного вещества.

2.1. Энергетические расчеты, основанные 
на законе Гесса

Закон Гесса гласит, что тепловой эффект химической реак
ции зависит лишь о т  вида и состояния начальных и конечных 
продуктов и не зависит о т  пути перехода о т  первых ко вторым 
при сохранении постоянными начальных и конечных условий эк
сперимента (в  первую очередь температуры и давления). Ины
ми словами, если химический процесс можно осуществить не
сколькими путями, то изменение энтальпии суммарного про
цесса будет равно сумме изменений энтальпий отдельных ста
дий (рис. 2.2). Так, для процесса А -» В

¿ "п р о ц е с с а  =  Л "  = Д'Л + Д//2 + Ы ? 3 = Д//4 + Л//5 + Д//6 .



Рш  Схематическое изображение различных вариантов 
осуществления превращ ения типа А —» В

• Пример 2.1. Определите изменение энтальпии реакции 
А + ЗВ  --> С, используя значения изменений энтальпий для сле
дующих реакций:

2 О + ~ Е  -» А Л//, ; ( 1)

/ Ч  1 е  -> В  А П , , (2 )

20 + ЗЕ+6Е  > САН} . ( 3)
Решение. Уравнение реакипи А + 3В  С  может быть полу

чено, если из уравнения (3) вычесть уравнения реакций (1 ) и 
(2), умножив последнее на (3):

-20 - - Е  -> -Л.■)

-ЗЕ- - Е  --> -ЗВ,
2

20 + ЗЕ + ЬЕ -> С.

А + 3В  > С,
таким образом, тепловой эффект данной реакции 

АН = - Щ  - 3 Л//, + Л //,.

2.2. Расчет изменения энтальпии в ходе 
химической реакции по стандартным 

энтальпиям образования веществ

Из закона Гесса следует, что изменение энтальпии в ходе 
химической реакции (А//химреак11) равно разности между сум
мой энтальпий образования конечных продуктов реакции



продукт)) и суммой энтальпий образования исходных ве
ществ (Д г

Во всех случаях мри расчете изменения энтальпии в холе хи
мических процессов необходимо учитывать стехиомстрические 
коэффициенты химического уравнения ( V,- - для исходных ве
ществ и V • - для продуктов реакции).

В общем случае

А ^ х и м .р е а к и  =  I ^ ( п р о д у к т !  А  / '^ ( и с х )  ■
/ <

Для стандартных условий

^ ^ х и ч . р с а к и  ”  X ! / ^ 2 9 Я (п р о д у к т )  “  /_^ 2 9 8 (н с х )  ■
! ‘

Указанные выражения позволяют рассчитать изменение эн
тальпии (или тепловой эффект) любого химического процесса, 
если известны энтальпии образования участвующих в нем ве
ществ. Величины стандартных энтальпий образования боль
шинства неорганических веществ приведены в справочной ли
тературе.

■ Пример 2.2. По стандартным энтальпиям образования ве
ществ рассчитайте изменение энтальпии в стандартных услови
ях для реакции

а А + Ь В  ~> с С  + (/ О.

Решение. В справочнике находим величины стандартных эн
тальпий образования для веществ, участвующих в данной хими

ческой реакции:/! (А  / / / ^ (Л )) ;  В  (Л  /- /-/^(й)); С ( Л / Н [2п(£ ) )
и Л ( Д / //2% ( 0 ) ) .

Изменение энтальпии в ходе химического процесса
а А + Ь В с С  + (IО

можно найти согласно выражению

Л Я х°11М.реак11 = г Л , / л У о  + ̂ Я з У /))- 

—дД ,-И2<)%(А)-ЬА

При проведении расчетов необходимо учитывать, что стан
дартная энтальпия образования для простых веществ принята 
равной нулю.



Так, если вещества Л и ( ’являются простыми ьещсст нами, то

^  / ^ 2 9 ^ ^  = ̂  '

Д / //?98(С ) = 0

и, следовательно. выражение для расчета изменения энтальпии 
данного химического процесса приобретает следующий вид:

А^хич.реакц ~ / ^298^ ) + ^  /^298^^“  /^298^^“

-ЛЛ , //2°98(/?) = г/Д , //20у8(/>) - лл , //?98( И).

2.3. Расчет изменения энтальпии химической 
реакции по стандартным энтальпиям 

сгорания веществ

Следствием закона Гесса является то. что изменение энталь
пии для химической реакции ( Л//ХИЧ1 рсаки) равно разности 
между суммой энтальпий сгорания исходных веществ 
(Д С//(|1СХ)) и суммой энталышй сгорания продуктов реакции 
( Д с//(пр(,д>кт)) с учетом стехиометрических коэффициентов 
уравнения реакции (у (, V¡).

В общем случае

¿ ^ х н м . р е а к ц  _  ^ у / ^ с " ( и с х )  " ( п р о л у к т )  •
I I

Для стандартных условий

^ "х и м .р е акн  -  ^ (и с х ) ~  / ¿ с  " ( продукт) ■
/ /

■ Пример 2.3. По стандартным энтальпиям сгорания ве

ществ ( Д с Н °(А ) . Дс 1 ! °(В ) , Дс / / °(С ) , Д с//°(/^ )) рассчитайте 
изменение энтальпии в стандартных условиях для реакции 
а А + Ь В  -» с С + <11).

Решение. Изменение энтальпии данного химического про
цесса может быть найдено согласно выражению:

А < , „ Р=ак ц = й Л с "0(^ ) + * Д с " 0( й ) - (-Дс//0(О-</Дс //0( й ) .

3. Зак. 189Г. 33



2.4. Расчет изменения энтальпии химической 
реакции по энергиям химических связей

Лю бую реакцию, протекающую и газовой фазе, можно ус
ловно разбить на дне стадии: стадию диссоциации молекул ис
ходных веществ с образованием атомов и стадию формирова
ния из этих атомов новых молекул.

Первый процесс является эндотермическим, а второй - эк
зотермическим. В связи с этим, согласно закону Гесса, измене
ние энтальпии химической реакции может быть рассчитано по 
энергиям химических связей в молекулах исходных веществ и 
продуктов:

^ ^ х и м . р е а к ц  —  ^ ^ \ ^ ' х и м . с н ( и с х )  ^  У  / ^ - х и м  е и ( п р о д у к т )  •

I I

где Л//М1Мреакц - изменение энтальпии химической реакции;

V • - стехиометрическис коэффициенты уравнения реак-

чии: ¿\им.с.(и„ ) .  ¿ ’х„м.Св(,.родукт, - энергии химических связей 
исходных веществ и продуктов реакции.

Не следует забывать, что подобный расчет А//Х11мреак» яв‘
ляется приближенным, так как свой вклад в изменение энталь
пии химической реакции наряду с энергиями связей вносят 
также изменение энергии межмолекулярного взаимодей
ствия. изменение кинетической энергии молекул и энергия фа
зовых переходов. К  тому же средние энергии связи, приведен
ные в справочниках, для разных многоатомных молекул могут 
существенно различаться. Лиш ь для двухатомных молекул 
энергию химической связи можно определи I ь однозначно, и 
численно она соответствует энтальпии (энергии) диссоциа
ции 1 моль двухатомных газообразных частиц с образованием
2 моль атомов при взаимном удалении их на бесконечно боль
шое расстояние:

| ^ ^ Д 11С с |  — | ^ Х И М .С в |  “  | ^ Л ! 1Се| •

■ Пример 2.4. Вычислите изменение энтальпии реакции

аЛВ^ + ЬС-) —» с АВ->С + с/ ВС.



Решение. Упрощенно данную реакцию можно представить 
в следующем виде:

В  С
I I

а А + Ь С - С  --> с А + (1 В  - С .
/  \ /  \

В В в в

Из справочника находим значения энергий связи:

^ 'Х И М . С В ^  -  ' ^ Х И М . С В ^  ~  ^  а  Т а К Ж С  ^ Л И С С ^ з ) ^  ^ 'Л И С С  )•

которые соответствуют £ Х|1МСВ( С - 0  и £ химсв( 5 - С ) .
Тогда изменение энтальпии реакции может быть рассчитано как

^ ^ х и м  рсакц — ^ ^ х и м . с в ^ “  

-^'хим.с.ЛX -^ )-^хим .св(^-^ ') = СЗ«-2с-)А'Х11М.св(-4 - В ) + 

+ ^ х .1 Мх » ( ^ - 0 - с £ химсД / ! - ( ' ) > ^ | 1М_сн ( Л - ( : ,)==

= (З а - 2 г )^ нм.св(^ - 5 )+^ ; исс(С*2)-г£ 'химхв(/1-С)-

2.5. Расчет изменения энтальпии 
химической реакции с использованием 

цикла Борна - Габера

Многие термодинамические расчеты, основанные на законе 
Гесса, удается существенно упростить, применив так называе
мый круговой цикл (цик :1 Варна - 1'абера), сущность которого 
сводится к представлению рассматриваемого сложного процес
са в виде ряда последовательных актов, тепловые эффекты ко
торых известны. Если для рассматриваемого процесса известны 
суммарное изменение энтальпии и изменения энтальпий всех 
элементарных актов, за исключением одного, то величина по
следнего может быть вычислена из никла.

При термодинамических расчетах, основанных на круговых 
циклах, правильность полученного ответа во многом определя
ется правильностью выбора знака величин, входящих в данный 
цикл. В том случае, если перед величиной энтальпии в формуле, 
полученной из цикла Борна - Габера, стоит «минус», знак ее дол-



жен быть изменен на противоположный и, наоборот, знак вели
чины энтальпии сохраняется, если в формуле перед данной ве
личиной стоит «плюс». Основные трудности, возникающие при 
решении задач с использованием цикла Борна - Габера, как пра
вило. связаны с кажущейся неопределенностью в знаке для тех 
или иных стадий различных химических процессов.

Ниже (табл. 2.1) приведены основные эндотермические и эк
зотермические физические и химические процессы, с которы
ми наиболее часто приходится сталкиваться при решении тер
модинамических задач с использованием круговых циклов.

Таб.тца 2.!

Процесс ’
Тепловой лМ>скт

эндотермический. ж>отсрмичсский,
Л//11(„ ,^ ,  < 0

1 2 з

Физический

Плавление X

Испарение X

Возгонка X

Адсорбция X

Десорбция X

Абсорбция X

Жидкокристаллический переход X

Химический

Диссоциация X

Атомизаиия X

Ионизация X

Присоединение электрона к 
нейтральной частице (сродство 
к электрону)

X

Образование вещества из атомов X

Образование кристаллической 
решетки

X

Разрушение кристаллической 
решетки

X

Хемосорбция X

Десольватация X

Дегидратация X

Разложен ие X X



1 2 <
Окислите 'н.ная деструкция X
Окисление о газовой атмосфере X

Восстановление в га юной ат
мосфере

X

Реакции окисления-восстанов- 
лення

X X

Реакции и твердой фачс X X
Горенне X
Полимеризация X
Отверждение смол X
Кагалитические реакции X

* Приведены процессы, идущие с участием  лиш ь термодинамически 
устойчивых частиц.

■ Пример 2.5. Рассчитайте значение энергии кристалличе
ской решетки ионного соединения АН. если энтальпии атоми-

зации и ионизации вещества А равны Д/^атом.шции) и

^298(ионичаиии) * соответственно; энтальпии диссоциации и

присоединения электрона для вещества В  равны Д//29Х(дисс) п

Л / / 298{присосл. •.;1е к г р ) 'СООТВСТСТВС1,|Ю -

Решение. Процесс образования кристаллического ионною со
единения АН из простых веществ

т̂в) + 2 Й2(Г) ''Цпо -
которому соответствует

^хим.реакц

(величину Д /П у ^ А И )  находят в справочнике), можно пред
ставить как последовательность следующих стадий, характеризую
щихся соответствующими изменениями энтальпии (рис. 2.3, 2.4):

А т в )  ->  4 г )  ■ Л / / 2 9 8 ( а т о м и з а и и и ) :

- Я 2(г)-» ^Д//209й(дисс)'



Очевидно, что суммарный процесс формирования кристал
лического вещества ЛИ будет складываться из последователь
ных стадий атомизании и ионизации вещества Л, диссоциации 
и присоединения электрона для вещества И, а также процесса 
формирования кристаллической решетки А В  (рис. 2.3, 2.4). По 
закону Гесса изменение энтальпии суммарного процесса явля
ется суммой изменений :штальпии его отдельных стадий:

А ^ х и м  реакц ”  ^ = ^^2У8(атим ш ации) + ^ ^ ^ 2 9 8 (д и с с ) + 

+ Л / / 2 9 Й( иоиизац и и ) + /̂ ^ 298(пр»1Соея.->лсктр) + ^ ^ 2 9 8 (оГ> р ач .кр и ст .р е1 и )-
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Рис. 2.3. Ц икл  Борна - Габера для процесса



Тогда значение энергии кристаллической решетки вещества 
АВ  может быть найдено следующим образом:

I * I \ / / I
( к р и п  рош ) — 2 'Ш о6р;о. к р и а . рсш ) 1

А / } ! %Я( А В ) ~ М 1 "

-Д//о
298(1к>иич;ти||)

298(агоми инши)

-  А//1’2 'М  приспел.1 л с к гр )

--ли"  
2 298{лисс)

Необходимо подчеркнут!», что численное значение энталь
пии ионизации, определяемой при стандартных условиях, отли
чается от значения энергии ионизации, определяемой при

Н

¿ V  2®2(о

Ч Т 9 )

ОгчI-1

V)

3
СО

-.о5

О*-|сч

А[г)+е(г)

А В (та )

Рис. 2.4. Цикл Борна - Габера. Энергетическая д и а г р а м м а  для процесса



Т= 0. на величину 5/2 КТ, однако этим отличием на практике, 
как правило, пренебрегают. Аналогичным образом считают, 
что энтропия присоединения электрона равна сродству к элек
трону.

2.6. Расчет изменения энтальпии 
процессов, протекающих в растворах

Процесс растворения диссоциирующих веществ в данном 
случае носит сложный характер и включает одну или несколько 
из следующих стадий: разрыв межмолекулярпых связей; разрыв 
химических связей диссоциирующих веществ или разрушение 
ионной кристаллической решетки; сольватация ионов (в случае 
образования водных растворов - гидратация ионов). В то время 
как растворение газон и жидкостей в жидкостях сопровождает
ся обычно выделением тепла ( Л//расгн <0 ), растворение твер
дых веществ к подавляющем большинстве случаев - процесс эн
дотермический { А//расгв >0).

Термодинамические характеристики процесса образова
ния ионов из твердофазных веществ в водном растворе сущес
твенно отличаются от таковых для образования ионов в газо
вой фазе. Сложность термодинамических расчетов данного 
рода носит зачастую концептуальны»! характер, поскольку до 
сих пор точно не определен!,I изменения энтальпий некоторых 
процессов в растворе, в частности энтальпии гидратации иона 
водорода, энтальпии гидратации электрона и т.д. Поскольку 
для термодинамических расчетов важны не абсолютные зна
чения термодинамических характеристик, а их изменения при 
протекании какого-либо процесса, то охарактеризовать отно
сительную энтальпию обрачования ионов в растворе представ
ляется возможным, приняв энтальпию образования некоторо
го иона за условный нуль (т.е. наложив дополнительные усло
вия стандартизации). Равной нулю принята энтальпия образо
вания 1 моль иона водорода в 1 дм3 водного раствора в 
стандартных условиях (давление 1 атм (101,32 кП а) и темпе
ратура 298 К  (25 °С ) ) .  Стандартные энтальпии образования 
других ионов определены относительно стандартной энталь
пии образования иона водорода в растворе и приведены в 
справочной литературе.



При расчете изменения энтальпий химических реакций, 
протекающих в растворах, используют стандартные энтальпии 
образования ионов - для диссоциирующих в воде соединений 
и стандартные энтальпии образования соединений - для тех ве
ществ, которые не подвергаются диссоциации.

■ Пример 2.6. Вычислите изменение энтальпии следующей 
реакции н стандартных условиях:

М ТВ) + аВ<- Ь{р-р) -> ЬАСа( р.р) + аВ (тв, .

Решение. Уравнение данной реакции в ионном виде:

М т в )  + а В (р - р )  + а Ь С (р-р)  " > М р ф )  +  а Ь С ( Р Р ) + а В { т в ) .

В сокращенном ионном виде уравнение данного процесса 
выглядит следующим образом:

Тогда из закона Гесса следует:

^ 2 9 8 (х н м р е а к ц ) = ^298(продукт) А ^ 2 9 8 (и сх ) =
] I

= *Д/"298(<р)) + «Ду//?9»(Я,„,)-
^ Д / / / 209 8 ( ^ т , ) ) - а Д / / / 2° ,  » ( < „ , ) ■

■ Пример 2.7. Определите энтальпию гидратации иона А +, 
если известно, что энтальпия растворения кристаллического
ионного вещества А В  равна Д//раств, энергия кристаллической

решетки вещества А В  равна £(Кр11СТреШ). а энтальпия гидрата-

ции иона В  равна Л Я (сГИЛРаташ,„)(^> ■

Решение. Процесс растворения вещества А В  можно пред
ставить как:

АВ {тв) + ад Л<+.р) + Я(р р),

где ад - вода.

Данному процессу соответствует А
*  р а С Т В

Разобьем условно процесс растворения А В  на три стадии:

1 )  ^ ^ ( т в )  ^ Л +г ) + £ ( г )•

А Зак 1Я9?> 41



процессу соответствует

А ^ 2 9 8 (разруш.крист.рсш) “  ^(крист.реш)-

Энтальпия разрушения кристаллической решетки (эндотер
мический процесс) численно равна -энергии кристаллической ре
шетки и совпадает с ней по знаку;

2) <г, ' ^Р-Р) ’ ^^(гидрагашиО^Лг)) ’

3) В(г) + ад ^  В{р_р), Л//|П|Драташ1И)(-5(Г)) ■

Согласно закону Гесса:

Д/1/раств = Д ^ 2 9 «(ра^руш.крист.реш) + ^ ( г и д р а т а ш ш М г ) ) *

+Д/"/( гидратации ) Ц Т , )  “  ^(крист.реш) + ^ ^ (г и д р а т а ц ш 0 ^ 1 ‘)^ +

+^^(гидратации)^(г))-

Откуда

А / / (°ги д р ага и и и )^ +г ) )  = Л / / растн ~  ¿(ьр и ст.р еш ) _  ^ (г и л р а т а ш 1Н )( % ) ) '

2.7. Учет влияния температуры на изменение 
энтальпии химической реакции

В ряде случаев зависимостью изменения энтальпии химичес
кой реакции от температуры можно пренебречь. Однако это до
пущение справедливо лишь для реакций, для которых выполня
ется условие равенства сумм теплоемкостей начальных и конеч
ных продуктов. Роль теплоемкости веществ очевидна, так как 
при нагревании или охлаждении системы количество теплоты, 
необходимое для нагрева исходных продуктов от стандартных 
температур до некоторой температуры, или количество тепло
ты, которое надо отвести от системы, будет неодинаковым.

Поскольку в общем случае тепловые эффекты реакций за
висят от условий их осуществления, то учет зависимости изме
нения энтальпии реакции от температуры актуален для точ
ных термодинамических вычислений. При этом следует 
учесть, что чем сильнее отличаются теплоемкости исходных 
веществ от теплоемкостей продуктов реакции, тем сильнее



сказынается влияние температуры на тепловом эффекте хими
ческой реакции.

Зависимость изменения энтальпии от температуры может 
быть представлена следующим выражением (так называемый 
чакон Кирхгофа):

г,
Д//£ = Л//}1- + j  A C pdT  ,

/;

или

Д//Я = + АС'л(7-2 - 71)

(если принять, что АСр не зависит от температуры),

где Л//£, Д//® - изменениеэнталыши при температуре J \ и ¡\ , 
соответственно; ДСр - разность молярных теплоемкостей про
дуктов реакции (Д Ср{^ туку]) и исходных веществ ( ДС'/((исх)), 
вычисленная с учетом стсхиометрических коэффициентов 
( у,. V , ) по формуле 4С „ = £ v , C j „ ролукт) - 2 > ,С „ (исх).

/ I
Молярные теплоемкости веществ, а также зависимость мо

лярных теплоемкостей веществ от температуры приведены в 
справочной литературе.

Данная зависимость оказывается наиболее полезной при 
расчетах изменения энтальпии реакции в условиях, отличных от 
стандартных, когда известны изменение энтальпии реакции в 
стандартных условиях, а также теплоемкости (зависимости теп
лоемкостей от температуры) для веществ, участвующих в хими
ческой реакции.

Для расчета изменения энтальпии при температуре ( Д///•),

отличной от стандартной ( Д / / ^ ), используют следующее вы
ражение;

I
ДHj- ~ ДУ/29Д + J A C pd J  ,

298

ИЛИ

Д = Д Я^я + АСР(Т -  298).



■ Пример 2.8. Рассчитайте изменение энтальпии реакции 
а Л + Ь В  -» с С + с! I )  при температуре Г, используя следующие 
данные:

Ср(А ) = а  их '-Г + а '- Г 2 (Дж/моль-К);

Ср(В )  = (3 + [5' ■ Г  + [Г  Т 1 (Дж/моль-К);

Ср(С ) = % + х' Т + х Т 2 (Дж/моль-К);

С р(0 )  = 5 + 5'-Г + 5'-Г 2 (Дж/моль-К).

Изменение энтальпии данной реакции при стандартных ус

ловиях составляет Д//2 9Х-
Решение. На первом этапе находят величину А Ср для ука

занной реакции:

Ь С р =с-Ср(С ) + с1-Ср(0 )- а - С р(Л )-Ь-С р(В )  = с-х + (1-Ь-а-<х-

Тогда по закону Кирхгофа 
г

Д//£ = Д Я 2° 98 + |  А С / Г  = Д/ / 2° 98 +
298

+(г-Х + ̂ -Й-я-а-Л-^-Г +{c■y  ̂+ d^'&-a■a-b^[\')~ +

+(с'Х +с1-Ь*-а-а. - Ь -[\)—
298

Подставив численные значения а, [3, 5, а'. (3', X - ^  О1™* 

тые из справочника), Д//?^. а также Г, можно найти Д//^ .

2.8. Расчет изменения энтропии в ходе 
химических процессов

Энтропия - термодинамическая функция, однозначно ха
рактеризующая состояние системы независимо от ее предысго-



рии. Она является количественной Mepoii неупорядоченности 
системы. Энтропию принято обозначать буквой .S'. Энтропия 
зависит от природы вещества, его количества (концентрации), 
давления и температуры. В отличие от внутренней энергии и эн 
тальпии можно определить абсолютное значение энтропии. 
Гретье нача.ю термодинамики гласит, что энтропия беспримес
ного идеального кристаллического тела при температуре О ° К  
равна нулю.

Чтобы определить зависимость энтропии от природы вещес
тва, принято стандартизировать все остальные параметры, оп
ределяющие энтропию, т.е. температуру, давление и количество 
(концентрацию) вещества. Стандартной  считается энтропия, 
отнесенная к I моль вещества при стандартных условиях (дав
ление 1 атм (101,32 кПа) и температура 298 К  (25 °С )) .  Значе
ния стандартных энтропий для большинства химических соеди
нений представлены в справочной литературе. Ндиницей изме
рения энтропии, как правило, является Джоуль на моль-кельвин 
(Д ж  /( моль-К)).

Оценить знак изменения энтропии в различных процессах 
можно, даже не проводя расчетов, а основываясь лишь на логи
ческих размышлениях. Так, при подводе тепла неупорядочен
ность в расположении отдельных структурных единиц системы 
увеличивается и энтропия растет. Степень увеличения неупоря
доченности системы и рост ее энтропии зависят от количества 
подведенной теплоты и температуры. В ходе превращения твер
дого вещества в жидкое, а затем в газообразное, неупорядочен
ность системы, а следовательно, и энтропия увеличиваются
( ДS  > 0 ), так как возможности поступательного, колебательно
го, вращательного движения в системе существенно возраста
ют. При переходе АВ(р р) - » _р) + #(р_р) энтропия также увели
чивается ( A S  > 0 ), так как вдвое возрастает количество частиц. 
В то же время в ходе реакции ^ тн) + #(г) АВ(тп) объем системы 
уменьшается (следуетучесть, что объем газообразной составля
ющей системы существенно превышает объем твердофазной 
составляющей), а следовательно, неупорядоченность системы 
падает и энтропия уменьшается ( A S  < 0 ). Энтропия вещества, 
как правило, растет по мере усложнения состава молекул.

Зависимость энтропии от температуры связана с теплоем
костью изобарного ( р -= const и Ар = 0 ) процесса ( ДС ) и зада



ется (если считать теплоемкость величиной, не зависящей от 
температуры) следующим уравнением:

$Т = Л298 + Д /̂>,П^  •

где - энтропия при температуре 7; 5 ^  - стандартная энт
ропия.

В изолированных системах (где обмен с окружающей средой 
энергией и массой невозможен) процессы самопроизвольно 
протекаютлишь в сторону повышения энтропии {второеначеио 
термодинамики), т.е. в изолированных системах изменение эн
тропии может использоваться для определения направления са
мопроизвольного протекания процесса.

Для некоторых равновесных химических процессов (напри
мер, фазовых превращений) изменение энтропии может быть 
рассчитано согласно формулам:

ДА’ = (для процессов, проводимых при постоянном давлении);

ДА' - (для процессов, проводимых при постоянном объеме),

где Д5", Д// , Ди  - изменение энтропии, энтальпии и внутрен
ней энергии в ходе превращения, соответственно; Т - темпера
тура превращения.

Изменение энтропии в ходе химического процесса может 
быть определено по формуле

^хим .реакц  ~  ^ ( продукт) " Х ^ / ^ исх)-
/ I

где д<: - изменение энтропии в ходе химической реак-‘-‘ ■•-’хим.реакн
ции, V;, V • - стехиомстрические коэффициенты уравнения ре

акции, 5 (продукт). 5 (исх) - значения энтропии для продуктов ре
акции и исходных веществ, соответственно.

Для стандартных условий

Д^хим.реакц “  X ! У  У^298(пролукт) X У /^298(исх) ■
! <



■ Пример 2.9. Определите изменение энтропии в ходе хими
ческой реакции а А + Ь В  —> с С + d D в стандартных условиях.

Решение. И } справочника находим численные значения
стандартных энтропии для веществ А ( 5 ' ’9 8 (/1)), В  ( s ln ( ü ) ),

( ' ( S ? , 8( C ) ) n ß ( S 2° 98( D ) ).

Тогда изменение энтропии для данной химической реакции 
можно найти согласно выражению

А^хим.реакц D) - А) - .

2.9. Расчет изменения изобарно-изотермического 
потенциала в ходе химических процессов

Направление химической реакции определяется результа
том влияния двух конкурирующих тенденций - стремления сис
темы к минимуму энергии (т.е. к понижению энтальпии) и к по
вышению неупорядоченности в системе (т.е. к повышению эн
тропии). При низких температурах преобладает стремление к 
минимуму энергии. При высоких температурах за счет усиления 
хаотического движения частиц вещества главную роль начина
ет играть фактор повышения неупорядоченности, мерой кото
рого служит энтропия реакции.

Для учета одновременного влияния энтальпийного и энтро
пийного факторов при постоянных давлении и температуре ис
пользуют так называемый изобарно-изотермический потенциал 
{энергию Гиббса, или свободную энергию), изменение которого 
для химического процесса может быть рассчитано согласно вы
ражению

^^хим.реаки — ^^хим.реакц ^'^‘̂ хим.реакц ’

ДСхимре«,,’ „■ “ изменения в ходе хи-
мического процесса изобарно-изотермического потенциала, эн
тальпии и энтропии, соответственно; Т - температура.

Для стандартных условий
ДГ 0 _  д//О

хим.реаки — хим.рсакц 5хнм.реаки ‘

Величина изобарно-изотермического потенциала химичес
кой реакции не зависит от се механизма и пути протекания.



■ Пример 2.10. По справочным данным вычислите измене
ние изобарно-изотермического потенциала реакции а А + Ь В  —» 
—> с ( '  + (1 й  в стандартных условиях.

Решение. В справочнике находим численные значения стан
дартных энтропии и энтальпий образования веществ, участвую

щих в данной реакции: А Д , //2% (Л )) ;

А  / Н 2 9 ^ ( Я ) ) ;  С (¿2 9 д (С  ), Д  I  / / 2 9 8 ( ) )  и ^  ( ^ 2 9 8 ^  / ^ 2 9 8 ^ ^ -  

Тогда изменение энтропии для реакции можно найти соглас
но выражению

^ х н м .р с а к ц  = (,^ 2 9 8 ^  )  + ^ 2 9 8 ^  ~  а ^ 2 9 8 ^ )  “  ^ 2 9 8 ^  • 

а изменение энтальпии

Л " ? Им.Р И кц = <А  / ^29в<^'')  + М  / Н \ т ^ )  -

-а А ¡ И 298(^ ) — ЬА у Я?98(^)'

Таким образом, изменение изобарно-изотермического по
тенциала для данной реакции

Л С “ , „  р е а к ц  =  Д < м . р с а к , .  -  ^ х ° „ „  р е к и  =  ( < * / " 2 ° 9 » ( 0  +

+  г / Д  1 1 1 2 щ { 0 )  -  а А  р — Й Д  / ^ 2 9 8 ( ^ ) )  —  7 * ( ^ 2 9 8 ( ^ )  +

+ < « ,% (» ) - я52° ,8( Л) - М 2° 98 (В )).

При проведении вычислений необходимо помнить, что стан
дартная энтальпия образования простых веществ равна нулю, а 
также учитывать масштаб энтальпийной и энтропийной состав
ляющих (размерными единицами первой, как правило, являют
ся кДж/моль, а последней - Дж/(моль-К)).

Изменение изобарно-изотермического потенциала в ходе ре
акции можно также рассчитать, зная величины изменения изо
барно-изотермического потенциала образования для веществ, 
участвующих в химическом процессе, по формуле

¿^ хим .р еакп  = /^ (продукт) — / Ц и с х ) ’
/ I

для стандартных условий

¿^ хи м .р еакц  ~  /"^298( продукт) /'^298(исх)-
/ /



Стандартным изобарно-изотермическим потенциалом обра

зования ( А / (/ту«) принято считать величину, отнесенную к об
разованию 1 моль сложного вещества из простых веществ в 
стандартных условиях (давление 1 атм (101,32 кП а) и темпера
тура 298 К  (25 °С ) ) .  Величины стандартных изобарно-изотер- 
мических потенциалов образования ряда химических соедине
ний приведены в справочной литературе. Стандартные изобар
но-изотермические потенциалы образования простых веществ 
принято считать равными нулю. Сходно со стандартной энталь

пией образования величину можно считать одной из 
важнейших термодинамических характеристик вещества. Чем 

более отрицательна величина -,и1Я сложного вещества, 
тем оно термодинамически более устойчиво по отношению к 
распаду на простые вещества, что, однако, не исключает воз
можности его высокой активности в процессах иного рода.

■ Пример 2.11. Используя значения стандартных изобарно

изотермических потенциалов для веществ А ( Д уС ?9 8 (Л))-

В  ( А / б:298( 5 ) ). С ( А /С29 8 (С ) )  и О ( А /С 2 9 8 ( 0 ) ), рассчитайте 
изменение энергии Гиббса реакции и А + Ь В  —> с С  + ё О.

Решение. Изменение изобарно-изотермического потенциала 
данной химической реакции можно найти согласно выраже
нию

Д С хим.реакц = X У  / ^ (п р о д у к т )  “  X У /Л С (исх) =  с Д  / ^ 2 9 8 ^ )  +
/ I

+ЙД/ С2098 ( В ) - аД /С209 8 (/ ( )- *Д /-С20, 8 (В ).

При вычислении необходимо помнить, что свободная энер
гия Гиббса образования простых веществ равна нулю, т.е. если,
например, вещество Л в данной реакции является простым, то 

1

Д /6 ’2° 98 {/1) = 0

и

Д^хим.реакц = ¿'Л / С?9 8 (С ) + ¡/А - аА (О ^ ^ А )-

-ЬА I (?29 8 (й )  = С А ! ^298(0 + / ^ 298(/^) — ^А /^290(5).



2.10. Определение направления протекания 
химической реакции

Изменение изобарно-изотермического потенциала позволя
ет судить о направлении протекания химической реакции. Са
мопроизвольно химическая реакция протекает только в сторо
ну уменьшения энергии Гиббса системы.

Величина константы равновесия химического процесса мо
жет быть найдена согласно выражению

¿^хим.реаки — ¿"хим.реаки — ^^'химреакц — ^  ̂ равн ’

д е хИм.реак,г Л//>им.реакц, А \ „ „  реаш - изменения изобарно- 
изотремического потенциала, энтальпии и энтропии химичес
кой реакции, соответственно; температура; Я  - универсаль
ная газовая постоянная; А равн - константа равновесия химичес
кой реакции.

Для стандартных условий
А  0  А  1 1  0  т 1 *  С* О  ГУ Т  I Г /

^ ^ хи м .реакц  ”  хнм.реакц хнм.реакц “  равн *

Данное выражение показывает, что величина константы рав
новесия, а следовательно, положение равновесия, зависят толь
ко от термодинамических характеристик системы и не зависят 
от механизма процесса и его кинетики. При этом не следует за
бывать, что если при расчетах константы равновесия использо
вались значения стандартных энтальпии ( А//298 ) и энтропии
( ). то ее значения, найденные для температуры, отличной 
от стандартной, могут оцениваться лишь ориентировочно. Не 
следует также забывать, что изменение изобарно-изотермичес- 
кого потенциала химической реакции зависит от температуры 
(поскольку зависят от температуры изменения энтропии и эн
тальпии химических процессов). Однако, пренебрегая зависи
мостью изобарно-изотермического потенциала от температуры, 
можно считать, что

Л 6 ' ' != Д / / ? ,8 - Т Л .9 2%  = -й 7 '1 п А -ра11„ .

■ Пример 2.12. Вычислите константу равновесия реакции 
аА  + Ь В —* с С  + (10 при температуре Т  по термодинамиче
ским характеристикам процесса.



Решение. Изменение изобарно-изотермического потенциала 
реакции может быть вычислено как

Л^-0 _ д ! / 0  _7'Д<;0 —
а и х и м . р е а к ц  Ш 1  х и м . р е а к и  “ ^ х и м . р е а к ц

= (с А 1Н%п (С ) + с1А1 //2° 9 8 (Д )- й Д  г 11%п (А )- Ь А г И {1п ( В ) ) -

-Т’(с52° 9 8 ( Г )  + ̂ 2° 9 8 (/ ))- й 5 209 8 ( / 1 )- ^ 20У8^^-

Поскольку

АС,°„ыреакц = - « 7' |п ^ Р  ».<■

то
д ^-0

, / т / хим.реаки 
рави = ехР (------ ^ ---- )•

Чем более »мрииательна величина Д ^ имреаки, тем выше 
значение константы равновесия и, следовательно, тем в боль
шей степени равновесие химической реакции смещено в сторо
ну образования продуктов реакции, т.е. тем выше степень пре
вращения исходных веществ в конечные.

Взаимосвязь изобарно-изотермического потенциала с тем
пературой и константой равновесия позволяет рассчитать зна
чения последней для различных значений энергии I иббса при 
стандартной температуре, а следовательно, определить для 
большинства химических реакций условия их осуществления и 
обратимости. При этом величина изобарно-изотермического 
потенциала любого химического процесса позволяет не только 
судить о его принципиальной (термодинамической) возмож
ности и обратимости, нотакже выбирать из ряда предложенных 
химических процессов наиболее предпочтительный с термоди
намической точки зрения. Для решения таких задач необходи
мо вычислить изобарно-изотермический потенциал для предло
женной реакции (или ряда предложенных реакций). Из ряда хи
мических процессов наиболее предпочтительным (прохожде
ние которого можно ожидать с большей вероятностью) будет 
тот, для которого изменение изобарно-изотермического потен
циала при прочих равных условиях будет наименьшим.

Если значение изменения энергии Гиббса для некоторой хи
мической реакции составит величину существенно меньшую, 
чем -40 кДж, то можно с уверенностью утверждать, что данная



химическая реакция будете большей вероятностью идти в пря
мом направлении и будет носить практически необратимый ха
рактер. В тож е время если изобарно-изотермический потенци
ал для химического процесса имеет положительное значение, 
то можно заключить, что протекание его невозможно с термо
динамической точки зрения (и более вероятно прохождение об
ратного процесса, т.е. если в системе существуют одновременно 
реагенты и продукты химического процесса, то наиболее веро
ятным будет прохождение процесса превращения продуктов ре
акции в исходные реагенты). Нели значение ДО'“ „ „ „ „  для рс-

л  11М . П С  4 К  Ц  г

акции превысит 40 кДж, то згот процесс будет невозможен ни 
при каких условиях (выбор катализатора для данного процесса, 
очевидно, не принесет никакого результата).

Следует помнить, что в некоторых случаях реакция может 
протекать и тогда, когда величина изменения изобарно-изотер
мического потенциала является величиной положительной. 
Для проведения реакций такого типа обычно прибегают* их до
полнительному стимулированию (например, удаляют продукт 
из реакционной зоны или вводят реагирующие вещества в ре
акционную зону при высоких давлениях), однако, по мере того 
как значение ДО'"нмрсакц увеличивается, равновесный выход 
продукта становится все меньше.

Условия осуществления и обратимости химических реакций

а:,

да::0хнм.реакц

МНИМОМ М<1‘ |>С1ПИ
правлении

тически необ
ратимо

АС?,

К,

хим.реакц
> 0  Невозможно 

протекание 
реакции в > 
прямом на
правлении К.

> 40 кДж

< Ю ” 7 правлении 
(практиче
ски необрати
мо протекает 
обратная ре
акция)

Невозможно 
|.реаки протекание>

реакции в 
прямом на-

(возможна 
обратная ре
акция)



/

40 к Д ж с Д С ^ , реуКц<40 кДж

10
-7

< К р а п н < 10'

Д /- ’ 0 __ А
'-и / хим.реакц ~

К  = Iл рав!1

Согласно уравнению

Реакция обратима

Система находится в состоя
нии равновесия

д /-0 _д/уО
т , хим.реакц -  хим.реакц Г А  9°1 *-1‘-’хим.реакц

в зависимости от величины и знака изменения энтальпии и эн
тропии все химические процессы могут быть разделены на че
тыре типа и для них могут быть построены энергетические диа
граммы (диаграммы зависимости изменения изобарно-изотер
мического потенциала от температуры), что позволяет предска
зать возможность протекания химических реакций в различных 
температурных интервалах:

¿^ х и м  реакц '> ®
низких 
ЛГ'°^^хим. реакц

в области 
температур и 
< 0  - в высоко

температурной области. 
Реакция термодинамически 
возможна только при повы
шенных температурах.

ДС > 0  во всей тем-'хим.реакц 
пературной области.
Реакция термодинамически 
невозможна.

реакц < ° ВО в с е й  тем-
пературной области.
Реакция термодинамически 
возможна при любой темпе
ратуре.



Л < п , р е а к ц < °  

■̂•̂ хим.реакц ^ ̂

А Г °^^хи.м.реакц

А Н о
х н м .р е а к ц

Д G < 0  в областихн м .р еакц

низких температур и

Д 6 ’х °т 1.р е а к ц  >  0  В В Ы С О К О Т е м -

пературиой области.
Реакция термодинамически 
возможна только при пони
женных температурах.

■ Пример 2.13. Вычислите .температуру, при которой конс
танта равновесия химической реакции

а А + b В -> c C  + dD

равна единице (или температуру, при которой указанная реак
ция термодинамически возможна).

Решение. Из уравнения
ду-’О _д и О  _T 'A  ___ R T  In  К
^^хнм .рсаки  “  хнм.реакц 1 п о хим.реаки — Л /  1М А равн

следует, что если константа равновесия для некоторого хими
ческого процесса равна единице (ее логарифм равен нулю), то 
и значение AGxltMpeai<u обращается в нуль. Значение темпера
туры, при которой выполняется данное условие, может быть 
найдено из соотношения

д / / 0  = г д е '
‘- “  х н м .р е а к ц  1 ‘- “ - ’хи м .р е а к ц  »

>0

т.е.

Д1 Г-г - _  '  хн м .р еа к ц

~  ДЬ’°‘-‘‘“'хнм.реакц

Решение этой задачи сводится к нахождению численных 
значений изменений энтропии и энтальпии в ходе химической 
реакции и вычислению их частного.

Очевидно, что прохождение реакции становится при най
денном значении температуры.



----------------------------------------------- © ------------------------------------------------

ХИМИЧЕСКАЯ КИНЕТИКА

Методы и приемы химической термодинамики позволя
ют выяснить лишь принципиальную возможность осуществ
ления химической реакции, условия ее вероятного проте
кания, определить полноту превращения реагирующих ве
ществ в продукты реакции и оценить энергетические эф 
фекты химического процесса. В то же время химическая 
термодинамика не даст никакого представления о скорос
ти химического процесса, а также не позволяет судить о 
его реализации на практике, поскольку зачастую  даже прин
ципиально возможные химические процессы могут прак
тически не идти, так как являются сущ ественно затормо
женными во времени. Действительно, при взаимодействии 
двух и более химических веществ можно получить ряд про
дуктов, образование каждого из которых термодинамиче
ски возможно, но относительные скорости конкурирующих 
реакций и природа находящегося в системе катализатора 
часто оказываются более существенными факторами для 
определения состава конечных продуктов, чем условия 
равновесия, обоснованные согласно термодинамическим 
характеристикам химической системы. И зм еняя концент
рации и температуру, используя подходящие катализато
ры, можно менять соотношение реагирующих веществ и 
конечных продуктов.

Химическая кинетика изучает скорость химических реак
ций, закономерности их протекания и их механизм.

Важнейшей количественной характеристикой химической 
реакции является ее скорость. Поскольку большинство хими
ческих реакций являются многостадийными, то выделяют об
щую скорость реакции и скорости ее отдельных стадий. С'ко-



рость химической реакции можно определить как изменение 
молярной концентрации одного из реагентов (или продуктов 
реакции) в единицу времени, или

где V - скорость химической реакции; Аг = с-> — г, - измене
ние молярной концентрации вещества; Дт-т-,-т, - промежу
ток времени, за который данное изменение концентрации про
изошло.

Скорость реакции всегда положительна. Размерность 
скорости - моль/дм3 с.

Чтобы  получать сопоставимые характеристики скорости 
реакции, как правило, выражают скорость химического про
цесса через изменение молярной концентрации любого веще
ства, отнесенное к соответствующему стехиометрическому ко
эффициенту. Например, скорость реакции

где д сА , Дсв , Дсс  . Дср - изменение концентрации вещества 
А, В , С, А  соответственно; а, Ь, с, й - стсхиометрические коэф
фициенты в уравнении реакции.

Иногда концентрацию вещества обозначают его химиче
ской формулой в квадратных скобках, например молярная 
концентрация вещества А - [А]. Но чаще квадратные скобки 
используют для обозначения концентрации вещества при рав
новесии, в отличие от с - меняющейся концентрации.

С течением времени по мере расходования исходных ве
ществ скорость химических процессов непрерывно изменяет
ся, поэтому иногда говорят о скорости реакции в данный проме
ж у т о к  времени или о средней скорости реакции. Скорость хи
мической реакции зависит от концентрации реагирующих ве
ществ, их природы, температуры, наличия в системе 
катализатора, пространственной ориентации молекул в мо
мент столкновения, давления ( для реакций в газовой фазе), сре
ды раствора (для реакций в растворе), степени дисперсности

( т 2 " т | )  Д Т ’

а А+ Ь В  -> с С + (1 I)
может быть выражена как

^ са _  &св -  А('с _  &ср
яДт М т  сД т г/Дт



/

тиердых веществ (для твердофазных реакции) и др. Так, напри
мер, и присутствии катализатора (вещество, ускоряющее хи
мическую реакцию, но остающееся после реакции в неизмен
ном количестве) скорость химической реакции может либо 
увеличиваться (положительный катализ), либо уменьшаться 
(отрицательный катализ) - в последнем случае катализатор 
называю;- ингибитором. Нели все реагенты и сам катализатор 
находятся в одной фазе, то катализ называют гомогенным, а ес
ли реагенты и катализатор находятся в разных фазах - гетеро
генным. В подавляющем большинстве случаев механизм гомо
генного катализа можно свести к тому, что катализатор вступа
ет в химическое взаимодействие с одним из реагентов, образуя 
нестойкие комплексы, способные более легко превращаться в 
продукты реакции.

Большая группа химических реакций, в которых превраще
ние исходных веществ в продукты осуществляется путем регу
лярного чередования нескольких стадий с участием свободных 
радикалов, относится к цепным реакциям. В цепных реакциях 
можно выделить ряд элементарных актов: акты зарождения, 
развития и обрыва цепи.

Зарождение цепи под влиянием внешних источников энер
гии. например световой, возникает в результате диссоциации 
молекулы с образованием свободных радикалов. Обрыв цепи 
возможен при столкновении радикалов (с отводом выделяю
щейся энергии), при адсорбции радикалов на стенках сосуда и др. 
Поэтому скорость цепных процессов может зависеть от фор
мы сосуда, его размера, а также наличия в реакционной среде 
примесей.

3.1. Кинетические расчеты, основанные 
на законе действующих масс

Зависимость скорости реакции от концентрации реагирую
щих веществ для одностадийных реакций и отдельных стадий 
многостадийного процесса выражается -законом действующих 
масс, согласно которому при постоянной температуре ско
рость гомогенной химической реакции в каждый момент вре
мени пропорциональна произведению концентрации реагиру
ющих веществ, возведенных в некоторые степени. Например,



для гомогенной реакции типа а А 1̂, + Ь /?,г( —><• С(г) скорость 
можно выразить как

г = Л[,П"[ДГ’ .

где А' - константа скорости реакции, зависящая от природы 
реагирующих веществ и температур!.!: \Л\, \В\ - концентра
ции веществ А и В  , соответственно; а и Ь - стехиометриче- 
скис коэффициенты в уравнении химической реакции.

Зачастую  скорость многостадийных процессов не подчи
няется закону действующих масс, записанному по суммарно
му уравнению реакции. Это связано с тем, что данная хими
ческая реакция протекает через ряд элементарных стадий, 
каждая из которых в отдельности будет подчиняться закону 
действующих масс, но скорость многостадийного процесса н 
целом определяется не комбинацией скоростей данных ста
дий, а лиш ь скоростью самой медленной из них (скоростью, 
лимитирующей стадию).

По числу молекул (характерно для реакций в газовой фазе), 
участвующих в элементарном акте, выделяют мономолекулир- 
нме, бимолекулярные и тримо¡екулнрные реакции, последние из 
которых наиболее редки, так как чем больше молекул участву
ет в одновременном соударении, тем меньше вероятность тако
го соударения.

Сумма показателей степеней концентрации исходных ве
ществ в уравнении для скорости реакции называется порядком 
реакции (например, дня уравнения а А̂ п + Ь В{г) ~>с ( ’{г) поря
док реакции равен а + Ь ). Очевидно, что дли многостадийных 
процессов порядок реакции может не совпадать с ее молеку- 
лярностью.

Для реакций в газовой фазе зависимость скорости реакции 
от парциальных давлений реагентов по характеру идентична 
зависимости скорости реакций от концентраций, иными сло
вами, скорость реакции прямо пропорциональна произведе
нию парциальных давлений реагентов в некоторых степенях. 
Для реакции в газовой фазе а ^ г) + Ь В[г) —»с С(г, скорость мо
жет быть выражена как

* = кРАРв -

где к - константа скорости реакции; рА и Рц - парциаль
ные давления газообразных реагентов А и В\ а и Ь - сте-



хиометрпческие коэффициенты в уравнении химической 
реакции.

В случае гетерогенных процессов, которые идут на поверх
ности раздела фаз, скорость'реакции будет зависеть от концен
трации газообразных или растворенных компонентов и вели
чины поверхности ра здела фаз, па которой происходит превра
щение. Так. для реакции а + Ь /?(Г) —»с С(ТН) выражение 
для скорости имеет вид

у = а д \

а для реакции а ^ г) + Ь В{ж )->с С’(тн) скорость определяется та
ким образом:

у=к\Л\> .

Очевидно, что константа скорости реакции численно равна 
скорости реакции при условии, что произведение концентра
ций всех реагирующих веществ равно единице.

Размерность константы скорости реакции пе совпадает для 
реакций (парциальных давлений) различного порядка. При 
приближенных расчетах скоростей реакции, порядок которых 
часто может быть точно неизвестен, используют константу 
скорости как безразмерную величину.

■ Пример 3.1. Химическая реакция протекает согласно 
уравнению А<г) + 2/?(() -> С(г). Известно, что в некоторый мо
мент времени после начала реакции концентрации веществ в 
смеси составили [А ] , |#| и [С]. Вычислите исходные концент
рации веществ/! и В.

Решение. Если к некоторому моменту в реакционной сис
теме концентрация продукта реакции составила [С], то, со
гласно уравнению реакции, концентрация вещества А 
уменьшилась на такую же величину ( [С ] ) ,  т.е. в начальный 
момент времени концентрация вещества А составляла 
[А] + [С\.

К  заданному моменту времени, согласно уравнению реак
ции, вещес!ва В  израсходовалось в 2 раза больше: 2[С], следо
вательно. в начальный момент времени концентрация веще
ства В  в системе составляла [В] + 2|С].

■ Пример 3.2. Химическая реакция протекает согласно 
уравнению ^  + В{г) —> <Г(г) • При некоторой температуре



константа скорости данной реакции раина к .  Исходные кон
центрации реагирующих веществ были соответственно \А\ и 
[Я]. Определите начальную скорость реакции и скорость ее и 
тот момент, когда концентрация вещества А уменьшилась в 
п раз.

Решение. Согласно закону действия масс, величина началь
ной скорости заданной реакции может быть найдена согласно 
выражению

у = ]\В] -

По мере протекания реакции оба вещества (А и В ) расхо
дуются. в соответствии с уравнением химической реакции, в 
эквивалентных количествах. Нели к некоторому моменту вре
мени концентрация оставшегося в системе вещества А соста

вила -[А] ,  это значит, что количество прореагировавшего ве- 
п

щества А

И1--И] = —  \л\.
п п

Такое же количество прореагировало вещества В. Следова
тельно, к данному моменту времени в системе концентрация

оставшегося вещества В  составила Тогда ско-
п

рость реакции в данный момент времени можно найти как

V = А '( - 1.1] ) ( | / ? ] - — —  | Л | ) . 
п п

я Пример Во сколько раз увеличится скорость реакции 
а + Ь £(г) — С{гу если давление в газовой смеси увеличили 
в п раз.

Решение. Пусть и начальный момент времени парциальные 
давления реагентов А и В  составляли рл и рв . Тогда начальная 
скорость реакции может быть выражена следующим образом:

*’| =Ь-Ра ' Р в -

Нели давление в газовой смеси увеличили в п раз, то парци
альные давления реагирующих веществ также увеличились в п 
раз. Тогда скорость реакции в данный момент времени составит



т.с. скорость реакции увеличится н п‘,+ь раз.

3.2. Зависимость скорости химической реакции 
от температуры

( корость химических реакций зависит от температуры. 
С повышением температур].!, как правило, скорость реакции 
увеличивается (и наоборот: при понижении температуры ско
рость химической реакции снижается). Для многих реакций 
выполняется следующая закономерность: при повышении тем
пературы па каждые 10 ’С скорость реакции увеличивается 
примерно в 2-4 раза (правило Во шп-Гоффа). Математическое 
выражение правила Вант-Гоффа имеет следующий вид:

где ( к, ) и V, ( к , )  - скорости (константы скорости) реак
ции при температуре /2 и соответственно; У - температур
ный коэффициент скорости реакции, показывающий, во 
сколько раз увеличится скорость реакции (константа скорости 
реакции) при увеличении температуры на !0 °С .

Данная зависимость позволяет вычислить не только ско
рость (константу скорости) или отношение скоростей реакции 
при повышении температуры, но и найти температурный ко
эффициент скорости реакции:

а также вычислить, па сколько следует повысить температуру в 
реакционной среде, чтобы достичь определенного повышения 
скорости реакции:

■ Пример 3.4. При некоторой температуре /| скорость од
ной химической реакции в п раз больше скорости второй. Тем-

V, = 10 или к, = к ,у  10 ,



пературные коэффициенты скорости для первой и нторой ре
акций соответственно равны У| и У: - При какой температуре 
скорости этих реакций выровняются?

Решение. Согласно закону Вант-Гоффа. скорость первой 
реакции можно выразить как

I;
10v?, = v/, "Y|

В то же время скорость второй реакции
'г '  1 

11)
'г. = 1/, ' У  2

Поскольку в некоторый момент времени при температуре 
Л скорости обеих реакций должны стать равными = ^ ) .  
то выражения для скоростей обеих реакций также будут тож
дественны:

I. I. Л-/,
.У|Ю = г'-Уз10 ■

Поскольку при температуре г, скорость первой реакции в п 
раз была больше скорости нторой реакции ( V,' = т у ), то

1,4, Л-Л
« • v '- Y ,10 = v' - y 210

Отсюда

W 2П = -

!л~Л Inh 
о м 10

1,-1 1,-1,
V Y , 10 V ,10

V  10 

U i

Тогда искомая температура
i2 = ( 1 0  logYi/Y n) + t{ .

Константа скорости химической реакции связана с энерги
ей активации уравнением Аррениуса:

к = Лехр(--^г),

где А - постоянная (часто называемая частотным фактором): 
¿акт - энергия активации; R - универсальная газовая постоян
ная; Т  - абсолютная температура.



Рис .?./. Эиертмичсская схема пути реакции 
Л + Д —»С + О

Для большинства химических реакций! энергия активации 
ниже суммарной энергии разрыва химических связей в исход
ных вешествах. Реакции, характеризующиеся высокими значе
ниями энергии активации, при низких температурах идут с ма
лыми скоростями (для них характерен высокий температур
ный коэффициент).

Поскольку различные участки крупных молекул характери
зуются различной реакционной способностью, то скорость хи
мической реакции зависит от ориентационных ограничений при 
химическом взаимодействии реагентов. Чем более жестки тре
бования ориентации (определяются сложностью простран
ственной конфигурации молекул), тем медленнее проходит хи
мическая реакция.

На рис. 3.1 представлена энергетическая схема для экзо
термической реакции А + В —>С + П ,  показывающая соотно
шение между энергией активации и величиной теплового эф 
фекта (изменением энтальпии) реакции. Как видно из рисун
ка, тепловой эффект реакции не зависит от ее энергии акти
вации.



3.3. Химическое равновесие
Большинство химических реакций могут одновременно про 

текать как в прямом, так и в обратном направлении. Такие реак
ции принято называть обратимыми. Для обратимых реакций од
новременно с уменьшением скорости прямой реакции растет 
скорость обратной. Когда скорости прямой ( 1’|) и обратной 0 '2) 
реакций становятся одинаковыми, наступает состояние равнове
сия (рис. 3.2), которое может быть нарушено при изменении кон-

Рис. .<.2. Графическая зависимость скорос
тей прямой и обратной реакции обратимого 

химического процесса от времени

центрации веществ в системе или условий проведения химичес
кого процесса. При отсутствии внешнего воздействия система в 
состоянии истинного равновесия может оставаться неизменной 
во времени. Кажущееся (заторможенное) равновесие также прак
тически не изменяется во времени, но причиной этого являются 
кинетические факторы. Так, например, в результате быстрого 
охлаждения (так называемая закалка) может быть получена хи
мическая система в состоянии кажущегося равновесия (скорости 
прямой и обратной реакций настолько малы, что сохраняется ви
димое равновесие), таким образом удается сохранить состояние, 
установившееся при иной (например, повышенной) температуре.

Состояние химического равновесия характеризуется кон
стан то й  равновесия.

Для гомогенной реакции типа а А + Ь В  с С + с1 О, соглас
но закону действующих масс, скорость прямой реакции может 
быть выражена формулой

у ,= * |И Г |Я ]\



а скорость обратной реакции - формулой 

г2 =АМСТ[/_)]''.

Поскольку и состоянии равновесия скорости прямой и об
ратной реакций равны ( v, = v2 ), то

А | Ы Г [^ ‘  = А-2|С П » г '.

Полученное равенство можно преобразовать как

„А ,  _ |СП /)ГУ 
РаВ" kl ' \ A \ u\ B t '

где ^рави “ константа равновесия обратной реакции; А| и к-, - 
константы скорости прямой и обратной реакций, соответствен
но; [Л|, |й], [С|, [/>] - равновесные концентрации (концентрации 
в состоянии равновесия) веществ Л, В, Г  и D, соответственно.

Константа равновесия определяется отношением констант 
скоростей прямой и обратной реакций. Она не зависит от пути 
достижения равновесия, механизма реакции и ее кинетики, а 
определяется термодинамическими факторами. Поэтому для 
сложных многостадийных реакций константа равновесия мо
жет выражаться через соотношение концентраций реагентов, 
а показатели степени при концентрациях равны стехиометри- 
ческим коэффициентам.

Константа равновесия не зависит также от энергии актива
ции и скорости достижения равновесия, вследствие чего ката
лизаторы не влияют на ее величину, а, снижая энергию актива
ции, лишь ускоряют достижение состояния равновесия.

В случае гетерогенных процессов константа равновесия, 
как и скорость реакции, зависит от концентрации газообраз
ных или растворенных компонентов. Влияние твердого или 
жидкого компонента в гетерогенной системе сказывается 
опосредованно лишь через величину поверхности раздела фаз, 
на которой происходит превращение. Поэтому концентрации 
твердо- и жидкофазного реагентов не входят в выражение 
константы равновесия.

Например, для реакции а А̂ Т11} + Ь В{г) <=* с С(тн) константа 
равновесия выражается как

К = _ L
рав" | В ]ь

5 Зак 1895 65



■ Пример 3.5. Выразите константу равновесия реакции 
А + 2В  -£±С 4 I) через константы равновесий реакции:

1) А ̂  В <=> Е ;
2 ) 1-;+В<г> Г  + /).

Решение. Запишем выражение для констант равновесия 
первой и втором реакций:

А' - ^1 \Л\[В\'

к  - К '][Д ]
2 I/-][/*]'

Для искомой реакции

к = ]£ Щ  = к ^ .
\А\\В\-

Константу равновесия, выраженную через равновесные 
концентрации веществ, принято обозначать как К с , а выра
женную через равновесные парциальные давления компонен
тов газофазной системы - как К р.

Например, константы равновесия для реакции аЛи) + 
+ Ь В ^ с С  + ( / Р  могут быть представлена так:

к  _ < с 4  .. | с п » г '
А с ИЛ» =гА  1 [А\а\в\*

К  -  р ( ' ' р о  
Р и Ь '

Ра ■ Рв
Подставляя выражение для концентрации (с ),  представля

ющей отношение химического количества вещества (//) к объ
ему ( V  ). т.е.

в уравнение состояния идеального газа
рУ = п-Я-Т,

где р - давление; /? - универсальная газовая постоянная; Т - 
температура, можно найти зависимость между Л',, и К р:



Р У = С ' У Я Т .

Откуда

Тогда

I  V /
/V Ро

\с /

(а+Ь)-{1+<1)

где Д/7 -писх — /̂ продукт (разность стехиометрических коэффи
циентов в уравнении химической реакции для исходных ве
ществ и продуктов).

з д е с ь  Ап -  « 1 1 роЛукт "н сх '

В реакциях, протекающих без изменения объема (т. е. числа 
моль газообразных веществ), Ап = 0 и К с- ~ К р .

а Пример 3.6. Определите константу равновесия в системе 
А + В  З С , если изначально смешали /?() молей вещества А и 
«О молей вещества 5, а к моменту равновесия в системе оста

лось 10 % первоначального количества вещества В. Объем сис
темы равен V .

Решение. Если к моменту равновесия количество вещества 
В  в реакционной системе составило 10 % от первоначального 
количества, т.с.

то к данному моменту времени его израсходовалось 90 %, т.с.

к „  = К С(КТУ '"',

П, 0,9 Ч .расход, ш о  %



Согласно уравнению реакции к моменту наступления рав
новесия такое же количестно и вещества А и{расходовалось 
(т.е. />расхп,г = 0,9//0  ). Значит, осталось следующее количестно 
вещества А:

"ост, "^ р ав и , = "о , “ "расход, ~  п0<

Вещества же С образовалось втрое больше, чем расходова
лось к моменту равновесия вещества В.

/7()6ра:1( = -^расход,, = ^ '^п0„ ■

Определим равновесные концентрации для всех веществ:

М ] =
раин - 0.9

\ В \  =
0 .1/?,

„ 2 ’ 7 " 0

V V '

Отсюда искомая константа равновесия для заданном реак
ции

К  — л равп
К ’ ]3

р ч
VV

чЗ

19,683л;!
/ _  и

М ИД] Ч 1- °- 9/0
' V  ......V /

ГОЛ/?о ^
V

■ Пример 3.7. Константа равновесия для обратимой реак
ции Л + В<=>2С равна А'ра|И|. Определите равновесные кон
центрации всех веществ, если изначально концентрации ве
ществ А и И были |/4]0 и |/?1о , соответственно.

Решение. Пусть к моменту равновесия концентрация веще
ства/!, вступившего в реакцию, составила х моль/дм\ Но урав
нению реакции вещество В  иступило в реакцию в таком же ко
личестве (л- моль/дм1). Тогда равновесная концентрации обра
зовавшегося вещества С’ равна 2х моль/дм1. Концентрация ос



<

тавшегося к моменту равновесия вещества А составляет 
М ]0 “ Л‘- а «ешества В  составляет |/Ло --V.

Следовательно, выражение для константы равновесия при
нимает следующий вид:

Решив данное уравнение относительно .V, можно найти 
равновесные концентрации всех веществ в данной смеси:

Переход химической системы из одного равновесного со
стояния и другое называется сдвигом (смещением) равновесия. 
При этом изменяются скорости реакций и концентрации (или 
парциальные давления) реагентов, однако изменение послед
них не приводит к изменению величины константы равнове
сия.

Влияние изменения внешних условий на химическое рав
новесие определяется правшам Ле-1Пателье\ «Нели па систе
му. находящуюся в равновесии, оказывать внешнее воздей
ствие, то равновесие смещается в сторону той реакции, ко
торая ослабляет это воздействие». Действительно, повыше
ние температуры приводит к сдвигу равновесия в сторону 
эндотермической реакции и. наоборот, понижение темпе
ратуры - в сторону экзотермической реакции; повышение 
давления - в сторону реакции, идущей с уменьшением объ
ема (для газофазных р е а к ц и й а следовательно, с уменьшени
ем давления и, наоборот, понижение давления - в сторону 
реакции, идущей в сторону увеличения объема реакционной 
систем 1,1.

■ Пример 3.8. Определите степень превращения вещест
в а /1 в реакции /1<Г) #,г) + 2 Г(г), если константа равновесия 
равна К /1% а общее давление равновесной смеси составляет

M im  (M i()--.v)(m 0 -.v)

MJ pan n = ( M ] 0- - y )  моль/дм3;

( 5 1раяи = ( № ” л' ) М 0ЛЬ/Д М \

К '1рав,| = 2 .v моль/дм1.



Решение. Для данной реакции константа равновесия выра
жается через парциальные давления компонентов реакцион
ной смеси в момент равновесия следующим образом:

К Р в ' Р с

Пусчь исходная концентрация вещества/! составляла М!«. 
Обозначив степень его превращения (т.е. долю от общего ко
личества вещества А, которая вступила в реакцию) к моменту 
равновесия как а ,  можно выразить равновесные концентра
ции всех компонентов реакционной смеси:

М ]Ра«н=М 1п - а И 1и;

[ й и , = « М 1о:

Общее количество молей в смеси равно

М 1() -  а [/1 ]() + осМ ]0 + 2 « [Л ]0 = М 1 0 + 2 а[Л\0 .

Парциальное давление каждого из компонентов реакцион
ной смеси равно произведению давления смеси на мо
лярную долю компонента:

„  [А\{)-а [Л } {) „  1 - а  .

Рл щ [Л ] 0 + 2а\А\0 (,Г)Ш 1 + 2 а

- р  « И о  _  р  а  ■
Рв ш [Л ]0 + 2 а [Л ] 0 о 0 ш 1 + 2 а

п -  р  2а [^ ]_ 0 __ = р 2 а —
Р с ~ 1>(т\Л]() + 2а\Л]0 111 1 + 2 а

Подставим выражения для парциальных давлений компонен
тов реакционной смеси в выражение для константы равновесия:

' _ 2 и  ' 2 

оГ)Ш 1 + 2 а
К

, Р - Х -  2 I 'оОш1 + 2а
_  Рв ■РС ____________

"  Ра р , ] - (Х'обш

'1 + 2 а ) 2 (1-|



Решение данного уравнения относительно а позволяе т по
лучить искомым ответ.

■ Пример 3.9. Равновесные концентрации веществ для ре
акции 2/1{Г) <=? + С(Г) равны [Л]рави. К  ]pa,t|i- В рав

новесную систему добавили п моль/дм3 вещества С. В какую  
сторону должно сместиться равновесие? Чему будут равны но
вые равновесные концентрации веществ?

Решение. Найдем величину константы равновесия для дан
ной реакции:

_  К  Ipami I ^ Ipam i
Л равн - м ,2

I 1равн

Значение константы равновесия остается неизменным при 
смещении равновесия.

Согласно принципу Ле-Шателье, равновесие сместится в 
сторону расходования вещества С, т.с. в сторону обратной ре
акции {влево).

Нели в систему добавили п моль/дм 3 вещества С, то его новая 
концентрация составила (|С |раш1 + ») моль/дм3. Пусть к момен

ту нового равновесия вещества С  прореагировало -V моль/дм3. 
Тогда его осталось [С]ост = КТ рая|1 = ( К ’1равн +п~ х) моль/дм3. 
Согласно уравнению реакции, такое же количество прореаги
ровало и вещества В  ( .v моль/дм3), а концентрация оставшего

ся вещества В  составила |Я|0СТ = 1 )̂раин “  ( I^ 1рави _л’) моль/дм3.

При л о м  образовалось вещества А 2.x моль/дм3. Следователь
но. его новая равновесная концентрация составила

M W -т = М Гран,! = (i^ lp am , + 2 л ) М О Л Ь/Д М 3.

Подставим полученные значения равновесных концентра
ций веществ,-!. В  и С в выражение константы равновесия:

К Т р а в п М р а в п  = ( l C 1равн +  »  ~  Л ) ( | ^ 1рянч ~ л ) 
ранн 2 , „ \2

( l^ lp a e i i )  ( М  JpaHii + - л )

Решая данное уравнение относительно л, можно найти но
вые равновесные концентрации для Л, В  и С.



■ Пример ¡0. В какую сторону сместится равновесие в ре
акции В{[) + 2С(Г), если давление в системе уменьшить в 
п раз?

Решение. Уменьшение давления равносильно уменьшению 
концентрации газообразных веществ. Следовательно, при 
уменьшении давления в п раз скорость прямой реакции
V, = А[Л| уменьшится в п раз, а обратной реакции у2 = А:[/?][С|‘

уменьшится в гг' раз, т.е. равновесие сместится вправо.



----------------------------------------------- ® ------------------------------------------------

РАВНОВЕСИЯ В ВОДНЫХ РАСТВОРАХ 
ЭЛЕКТРОЛИТОВ

При взаимодействии растворителя с растворенным вещест
вом-электролитом происходит распад последнего на ионы: по
ложительно заряженные катионы и отрицательно заряженные 
анионы. Данный процесс принято называть электролитической 
диссоциацией вещества в растворе. Возможность и степень 
электролитической диссоциации вещества определяются его 
природой и природой растворителя.

Согласно теории электролитической диссоциации, кисло
той  считается соединение, которое при диссоциации в водном 
растворе образует положительно заряженные ионы водорода и 
отрицательно заряженные анионы*:

Н „Ап — + Ап "- .

Количество ионов водорода, образующихся в результате 
диссоциации кислоты, определяет ее основность (в  данном слу
чае кислота - н-основна).

Основании - соединения, образующие при диссоциации в 
водных растворах положительно заряженные катионы и отри
цательно заряженные гидроксид-ионы, количество которых 
определяет кислотность основания. Например, диссоциация 
«-кислотного основания может быть представлена в виде

'Несмотря на то что ноны в растворе окружены оболочкой из молекул 
растворителя, т е. сольватированы (в водном раснюре - гш)ритированы), при 
решении расчетных задач обычно пользуются упрошенными уравнениями 
электролитической диссоциации беч указания сольватных оболочек образую
щихся ионов.

б За* 1895 73



М е(()Н )„->М е"++/ЮН .

К  солям, согласно теории электролитической диссоциации, 
могут быть отнесены вещества, которые при диссоциации об
разуют положительно заряженные катионы металлов (или ка
тионы аммония N Н 4 ) и отрицательно заряженные анионы:

М е„Ап,н —> /;Ме"'+ + /?;Ап"\

Кислотность и щелочность среды в водных растворах при
нято характеризовать концентрацией ионов водорода или во
дородным показателем pH, представляющим собой десятич
ный логарифм молярной концентрации ионов водорода, взя
тый с обратным знаком:

рН = -1ё[Н + ].

В  кислых раствора р Н < 7 , а в щелочных - pH > 7. Ьсли 
pH = 7 , то раствор имеет нейтральную реакцию среды.

По степени диссоциации ( сх ) все электролиты могут быть
поделены на сильные ( <х = I ) и слабые ( а<  1 ). Степень диссо
циации выражается в долях единицы или в процентах и пред
ставляет собой отношение числа (химического количества,
пт к с ' концентрации, сЛ11СС) молекул растворенного вещества, 

распавшихся в растворе на ионы ( Ад11СС), к общему числу (хи

мическому количеству, концентрации, с{)Гж1) растворен

ных молекул ( УУобш ):

_  ^ЛИСС _  пдисс _  1 дисс 

о̂Ош о̂Гнп о̂бш

Сильные электролиты в водных растворах полностью (ко
личественно) диссоциируют на ионы (их истинная степень 
диссоциации не зависит от концентрации раствора). Но на 
свойства сильных электролитов значительное влияние оказы
вает электростатическое взаимодействие между ионами, кото
рое усиливается с увеличением концентрации раствора, вслед
ствие чего ряд кажущихся (экспериментально определяемых) 
характеристик растворов сильных электролитов не совпадает с 
их истинными характеристиками. Так, например, в концентри



рованных растворах сильных электролитов кажущаяся концен
трация (активность и ) связана с молярной концентрацией 
электролита в растворе ( с ) следующим соотношением:

а = / с .

Величину /  показывающую, во сколько раз а меньше с, 
принято называть коэффициентом активности  и отожде
ствлять с кажущейся степенью диссоциации ( а каж ) сильного 
электролита в концентрированном растворе. Чем слабее меж- 
молекулярное взаимодействие в растворе, тем ближе значение 
/ к единице.

Для простоты вычислений, как правило, считают, что рас
твор является в достаточной степени разбавленным, а следова
тельно, активность растворенного вещества в таком растворе 
тождественна его концентрации (и = с, т.е. коэффициент ак
тивности данного раствора можно принять за единицу).

Слабые электролиты в растворе диссоциированы частично: 
в их растворах устанавливается равновесие между недиссоции- 
рованными молекулами и продуктами их диссоциации - иона
ми. Таким образом, процесс диссоциации слабых электроли
тов носит обратимый характер. Чем выше сила электролита, 
тем больше значение константы равновесия для процесса дис
социации (называемой константой диссоциации, /Сд11сс). тем, 
при прочих равных условиях, электролит в большей степени 
диссоциирован и. следовательно, больше ионов находится в 
растворе. Например, для процесса диссоциации слабой кисло
ты НАп Н + + А п " константа диссоциации может быть запи
сана как

,.  =  ш + н а гт ]
АИСС [НАп] '

Величина константы диссоциации зависит от природы 
электролита и растворителя, а также от температуры. Констан
ты диссоциации для большинства слабых электролитов приве
дены в справочной литературе.

Для расчетов, связанных с диссоциацией слабых кислот и 
оснований, часто пользуются не константой К т с с . а показа
телем константы диссоциации:

Р^лнсс —



Очевидно, что с возрастанием К т к с . т.е. с увеличением си
лы кислоты или основания, значение рА’1ИСС уменьшается.

Вола может быть отнесена к очень слабым электролитам. 

Для процесса диссоциации волы НчО*=»Н++ О Н ' константа 
диссоциации может быть записана следующим образом:

к  _ |Н 'НОН I 
Л11СС [Н20]

Поскольку в воде и разбавленных растворах электролитов 
концентрацию |П 20 1  можно считать величиной постоянной, 
то, очевидно, постоянной будет и величина произведения 
|Н + ]|ОН  ], которую принято называть ионным произведением 
воды и обозначать К п,.

При 25 °С

А'в1=[Н4][0 Ц - ]= К Г и моль:/дм6.

4.1. Равновесия в растворах сильных 
электролитов

В растворе сильная одноосновная кислота ( НАп ) диссоци
ирует согласно уравнению НАп -» Н + + А п " •

Поскольку можно принять, что сильная кислота диссоции
рует нацело, то концентрация ионов водорода в растворе будет 
совпадать с концентрацией самой кислоты ( г ИЛп ) в данном

растворе: |Н +1 = гНЛп = [А п-]. Очевидно, что pH такого раство
ра может быть найдено как

рН = - !8 [1 П  = -|8£НЛп.

Если содержание сильного электролита в растворе выраже
но не молярной концентрацией, а иным способом, следует рас
считать химическое количество вещества в растворе, вычис
лить объем раствора и перейти к молярной концентрации.

Схожий алгоритм применяется для нахождения pH раство
ра сильного одноосновного основания:

МеОН -> Ме+ + ОН ;



[ОН ' ] = £’Меол = [М е +].

тогда

М сО И  •

Известно, что многоосновные кислоты (основания) в по
давляющем большинстве полностью диссоциируют лишь по 
первой ступени. Однако при решении ряда приближенных за
дач данное обстоятельство зачастую опускается и принимает
ся, что многоосновные кислоты (основания), являющиеся 
сильными электролитами, диссоциируют нацело. Таким обра
зом, в растворе сильная //-основная кислота (концентрация ко
торой с,, Ап) диссоциирует согласно уравнению

В случае же раствора сильного «-кислотного основания

Н„Ап -»иН 'Ч А п " '

тогда

1АпЛ ] “ ‘ ‘И, Ап

И

М.Лп’
следовательно.

рН = -18[Н + 1 = -18(

М е(О Н ) -> М е"+ + лО Н  ;

|Меи+1 = сМе(ОМ)(

и

| О Н  I / , г М е ( ( ) Н ) я .

тогда

рн = - 1В[н +] = - 18- ^  = - 18- - ! ^ 14 + ^ (/?£ ‘М е (О Н )л )•
[ОН ] /ггМ е (О Н ) ,



Для раствора соли концентрацию ионов рассчитывают со
гласно уравнению диссоциации вещества в растворе:

М е/(Ап,„ -->/?Ме"'<’ + ш А п "’ -

Если концентрация соли н растворе сМе Ап , то концентра
ция ионов может быть найдена как

|Ме'"*1 = 'К ’мс,Апн, и [А п "'1= ш сМС(1лПи.

При смешении растворов сильных электролитов с различ
ным pH необходимо по его величине установить характер дан
ных электролитов. При сливании однотипных растворов, на
пример растворов двух сильных кислот, концентрация ионов 
водорода в полученном растворе будет равна сумме химиче
ских количеств ионов водорода, образуемых при диссоциации 
одной и второй кислоты:

/1,! ( (1) + Н|,.(2) = «н .(3).

В то же время при смешении разнородных растворов (на
пример, при сливании растворов сильных основания и кисло
ты ) будет происходить реакция нейтрализации и pH получен
ного раствора будет определяться концентрацией того веще
ства (кислоты или основания), которое после нейтрализации 
останется в избытке.

В тех случаях, когда растворы сильных электролитов явля
ются очень разбавленными (молярная концентрация их не
превышает 1(Г 6 моль/дм3), особенно существенное влияние на 
pH раствора оказывает процесс диссоциации воды, который 
необходимо учитывать при проведении точных расчетов.

■ Пример 4.1. Рассчитайте концентрацию ионов водорода 
и гидроксид-ионов и растворе, pH которого равно т .

Решение. Если pH раствора равно ш , то концентрация ио
нов водорода в таком растворе

[Н+]-КГрн = 10"'" . 
а концентрация гидроксид-ионов

[О Н - 1 -  — = Ю"1“ 14.III4] ИГР» 1(Гт 1<Гт
■ Пример 4.2. Вычислите концентрацию ионов Мс*  ̂ в рас

творе М е„Ап  , молярная концентрация вещества в котором со



ставляет . Кажущаяся степень диссоциации Мс„Ап в рас
творе раина (X %.

Решение. В растворе вещество диссоциирует:

Ме„Ап ->лМе+ + А п "- .

Согласно уравнению диссоциации (в  том случае, если сте
пень диссоциации вещества 1 0 0  %):

[Ме+| = /«■„.

Поскольку кажущаяся степень диссоциации вещества в рас
творе составляет а  %, то

[Ме+| =
100

■ Пример 4.3. Смешали аликвоты объемом У, и У2 Разбав
ленных растворов, молярные концентрации сильной кислоты 
Н->Ап в которых раины соответственно г и см . Вычислите 
pH полученного раствора.

Решение. Найдем химическое количество вещества Н 2Ап в 
каждом из двух растворов. Поскольку

_  ' У н а  

м у  
Р-Ра

то для первого раствора

/г|]?Ап =гм1,/1 •

а для второго раствора

"Н.Ап = ( мУ г  ■

Так как известно, что при смешении двух растворов хими
ческое количество вещества в полученном растворе будет рав
но сумме химических количеств вещества в двух исходных рас
творах, то

"Н .А п  ~  ^Н-,Ап +/?Н ,А п  £ м , + 1
Для разбавленных растворов выполняется соотношение 

^  = К, + У2 .



Следовательно, молярная концентрация вещества в полу
ченном растворе составит

с _ " Н :Ап _  "н .А п  + "Н.АП _ см У\+ с ^/2

У3 ~ 1\+У2 ~ У, + У2

Из уравнения диссоциации кислоты в растворе

ИтАп -> 2Н+ + Ап2-

следует, что при диссоциации одного моль Н->Ап образуется 
два моля ионов водорода.

Тогда концентрация ионон водорода в полученном раство
ре может быть рассчитана как

У\+У2

рН --1ё|Н + |.

■ Пример 4.4. Смешали равные объемы разбавленных рас
творов сильных кислот ( pH! ) и ( pH 2 ). Вычислите pH полу
ченного раствора.

Решение. Найдем концентрации ионов водорода и гидрок- 
сид-ионов в исходных растворах. В растворе кислоты концент
рация ионов водорода

|Н +] - 10 рН ; 

в растворе щелочи концентрация гидроксид-ионов

|Н Ч  1 0 " рИ*

Поскольку по условию задачи смешали равные объемы 
двух растворов (У \= У 2 )■ то концентрации ионов водорода и 
гидроксид-ионов в полученном растворе уменьшатся вдвое. 
Действительно, в полученном растворе

|Н+Г = И  = ! » ^  = 1 |„ * ]  = 1 ,„-рн1
У,+У,  2 У, 2 2



и

[он-г = !2Щ^ = !е 0 1 Л 1он-] = 1,о^^.
1 1 I \+У2 2  У2 2  ' 2

При смешении растворов кислоты и щелочи протекает ре
акция нейтрализации; pH полученного раствора будет опреде
ляться концентрацией вещества (кислоты или основании), ко
торое имелось в избытке. Для того чтобы найти, какое из ве
ществ останется в растворе после прохождения реакции ней
трализации, следует сравнить величины [Н +|' и |О Н ~|'.

Если

[н+г>[01гг,
то в избытке - кислота и концентрация ионов водорода, остав
шихся после реакции нейтрализации:

|н>Г = [н+]'-|нп'г^^ю-'1"1 -1ю|"|;-14 = 10 Р"' -чорН:~и

Тогда pH полученного раствора

рн = ~18|н+г.
Если

[Н +Г < [0 Н "Г .

то в избытке - щелочь и концентрация гидроксид-ионов, остав
шихся после реакции нейтрализации:

1
Н ' 1 —

1 0 рн'~|4 - 1( Г рн.

[он г = |Оы ] -[н+г ̂ ^1° рН ~14-^10 рН| =

2

Тогда pH полученного раствора:

Рн  = - Ч 1н ‘ Г  = - 1̂

-14



4.2. Равновесия в растворах слабых электролитов

Пусть имеется раствор слабой кислоты, концентрация кото
рой с’НЛп. Она диссоциирует согласно уравнению

Ап —Ш *  + А п " •

Константа диссоциации кислоты ( К а ) выражается формулой

к  _ [Н +][Ап~]
[НАп]

Согласно уравнению диссоциации, концентрация продис- 
социировавшей кислоты равна концентрации образовавшихся 
анионов и равна концентрации ионов водорода:

[Н А п ]Д11СС=[Ап-] = [Н + ].

К  моменту равновесия концентрация непродиссоциировав- 
шей кислоты составит

1 "А п1 = г НЛп - |Н А П]дисс=£-(1Лп - [Н +1.

Если кислота является очень слабой и степень ее диссоциа
ции незначительна,то

[Н А п ] = г ||Лп -[Н+] = г НАп.

Тогда выражение для константы равновесия принимает 
следующий вид:

к  _  [Н +1 [Ап | _ [Н + ] 2 [Ь Г | ;

“ 1Н А П 1 ‘ НАп-[Н *1 <ИЛ„ '
откуда

!Н  + 1 - ^ „- С н а „
и

рн = - |8 [1 Н  = -| 8л/ ^ „ Лп.

Если кислота средней силы, то

К  _ [Н +ЦАп~1_ [Н + ]2
' Н А ‘Ч ^ Н А п - [Н  + Г



/
Решение этого уравнения относительно концентрации ио

нов водорода позволяет рассчитать pH растворов кислот 
средней силы.

В случае раствора слабого основания с концентрацией 
(-МеОН * диссоциирующею согласно уравнению

константа диссоциации основания ( К ь ) выражается фор
мулой

_ [ М е » ] [ О Н  ]

Ь [ М е О Н ]

Исходя из уравнения диссоциации

К  моменту достижения равновесия концентрация непро- 
диссоциировавшего основания составит

МеОН <=> М е++ОН •

|МеОН]..11СС =[ОН ] = [М е+] .

[ М е О Н | = с М е О П - Ю Н " 1 .

Если основание слабое, то можно принять, что

1МеОН]-<'Ме0 н “ 1()Н  ] ~ сМсОН'

и тогда

_ [М е+][ОЫ ] _  |ОН~ |2 

ь [МеОН] ¿'мест

Отсюда

[ОН ] - ^ К ь ('меОН

и

-  1 4 +  ^  А 'ь  '¿ ‘М еО Н  *

Если же основание средней силы, то

1М с 0 Н 1 <МеОЦ-10 , П



Решение данного уравнения относительно концентрации 
гидроксид-ионов позволяет найти pH для раствора основания 
средней силы.

При проведении томных расчетов pH растворов очень сла
бых электролитов необходимо учитывать процесс диссоциа
ции поды.

■ Пример 4.5. Рассчитайте pH раствора, массовая доля сла
бой одноосновной кислоты в котором равна »'(плотность рас
твора принять за Рр.ра).

Решение. Слабая кислота и растворе подвергается диссоциации: 

НАп Н + + А п - ■

Константа диссоциации:
г, _  [Н +][А п “ | ,

" --- гIIл —  (величину К а находят и справочнике).I НАП |

Согласно уравнению диссоциации:

[ А п " ] = | Н + |;

[Н А п ] = <тИАп - |Н +] = гНЛп (по условию кислота слабая).

Тогда:

к  _  |Н +ЦАп~] [Н + ] 2 

“  [НЛП] “  гНАп ■

рМ = -18|н+] = -|
Пересчитаем содержание кислоты в растворе в молярную 

концентрацию. При заданных массовой доле кислоты в 
растворе и плотности последнего молярная концентрация 
может быть найдена по формуле

.. _  "в-ва _  М’ 'Рр-ра‘ Н Лп-р  ^  ■
р-ра /мп-»а

а

Рн  = - 18 Д ^ :  = - 1 8

V Л /н-яа



■ Пример 4.6. Вычислить концентрацию гидроксид-ионо» 
в растворе, полученном при добавлении йоды объемом Ки п в

раствор слабого основания МеОН объемом V сданным pH.
Решение. При разбавлении раствора основания его концен

трация будет падать, а следовательно, pi I будет уменьшаться.
Слабое основание в растворе диссоциирует согласно урав

нению

МеОН <-» Ме+ + ОН”

В исходном растворе с данным pl I концентрация ионов во
дорода равна

[Н+] = 1(ГрИ .

Следовательно, концентрация гидроксид-ионов

[ОН'
Ю-н iq -14

[Н + ] 1 ( Г рН '

Константа диссоциации для слабого основания составит

к  _ [Ме+ЦОН [ 
h [МеОН)

По уравнению диссоциации

[ОН~] = [Мс+].

Концентрация недиссоциированного основания составит 

|МеОН) = сМе0„- [О Н  I — с’меОН ■

и тогда

к  _  [Ме+1 [ОН | [ОН | 2 

» "  [МеОН] "  ,-,еОН ■

где смеОН - концентрация основания в исходном растворе. 
Следовательно,

[О Н ] 2 1(Г2К
K h * А1(Г2рИ ‘



Добавление воды приведет к изменению концентрации ве
щества в растворе. Тогда новая концентрация может быть най
дена согласно уравнению

где п - химическое количество вещества в приготовлен-
В*В<4

ном растворе; Кр.ра - объем приготовленного раствора.
Отсюда концентрация гидроксид-ионов в полученном рас

творе составит

Слабые многоосновные кислоты (или многокислотные ос
нования) диссоциируют ступенчато. Каждая ступень диссо
циации характеризуется константой (степенью) диссоциа
ции. При заданной молярной концентрации может быть най
ден состав раствора любого электролита (кислоты или осно
вания), диссоциирующего ступенчато. Решение задач по
добного рода сводится к рассмотрению отдельных стадий 
процесса диссоциации. Нели на одной (первой) или несколь
ких стадиях электролит диссоциирует полностью, то концен
трация ионов, образующихся в результате диссоциации на 
этих стадиях, будет соотноситься с концентрацией вещества в 
растворе согласно стехиометрическим коэффициентам в 
уравнении диссоциации.

Рассмотрим в качестве примера случай ступенчатой диссо
циации двухосновной кислоты. 1 1 усть ее диссоциация в раство
ре на первой ступени происходит полностью, а образовавший
ся гидроанион диссоциирует частично. Следовательно, равно
весие. существующее в растворе такой кислоты (концентра
ция которой сн Лп). может быть описано следующими
уравнениями:

сМеОН -  у
п

Н 2Лп - > Н + + НАп :



Поскольку на первой ступени кислота диссоциирует полно
стью, то концентрация ионов, образующихся в ')том случае, 
совпадаете концентрацией кислоты в растворе, т.е.

|Н + | = [НАп” ] - ('Н Лп .

Пусть на второй ступени диссоциации подверглось
V моль/дм-1 ионов НЛп", тогда концентрация образовавшихся 
ионов Н* и Агг будет рапной также .у моль/дм1 (т.е. 
|1 Г  | = |Ап" | = .V моль/дм1). Таким образом, суммарная концен
трация ионов водорода, образовавшихся в результате диссоциа
ции кислоты по двум ступеням, составит ( сн Лп +х) модь/дм\ 
Концентрация же недиссоциированных ионов НАп будет 
( г Н ,Л п  “ * )  моль/дм'.

Подставим полученные выражения в уравнение для конс
танты диссоциации НАп :

^  = | | Г | [ А | Г 1  = -Т ( Г Н : А П + Л )

[НАп ] ( II, Ап — ^

Решение данного квадратного уравнения относительно л 
позволяет найти концентрации всех ионо», существующих в 
растворе двухосновной кислоты, а также pH этого раствора.

Так. концентрация ионов водорода

1Н + 1 = ( ГН ,А П +Л‘) МОЛЬ/ДМ3,

а

р 1 1 - - 1 8 [Н  + ] = Ч 8 ( (-М Л п + л ) .

Для расчета степени диссоциации слабых олектролитов рас
смотрим наиболее простой случай: диссоциацию слабой одно
основной кислоты НАп в водном растворе с концентрацией 
£’нап■ Процесс диссоциации кислоты может быть описан сле
дующим уравнением:

НАп<=>Н+ + Ап“

Концентрация кислоты, продиссоциировавшей к моменту 
достижения равновесия, равна, согласно уравнению, концент



рации образовавшихся ионон попорола и концентрации анио
нов:

| Н Ап ]дисс = [Н+1 = I Ап“ 1. 

а следовательно, степень диссоциации:

с1_ [Н А п | ди1,. _ [ Н + ] _ 1 А п ~ ]

( НЛп ¿ Н Ап ^НАп

Отсюда

[Н+3-[Ап“ ]=а-с-НДп.

Равновесная концентрация недиссоциированной кислоты 
([H A n J) равна разности ее начальной концентрации (с ИЛп ) и 
концентрации кислоты, претерпевшей диссоциацию:

[НАп] = с11Лп -[НАп]лисс - f , IAn - |Н +] =

= í H A n “ I A n  l = f H A n “ a ' £'HAn-

Для данного случая константа диссоциации

К  -  [ Н * Ц А п ~ |  _  ( а ' (’Н А п ) ( а ч ’и Д п )  _  в Г ‘сЦАп

[НАп] сПАп- а - сИАп 1-а

Полученное выражение называется законом разбавления О ст
вальда, который гласит, что с уменьшением концентрации рас
твора степень диссоциации слабого электролита увеличи
вается.

Если кислота слабая, то ее степень диссоциации пренебре
жимо мала, а следовательно:

1 - сх = 1
и

■ 'НАП

ИЛИ

Выведенные соотношения позволяют рассчитать степень 
диссоциации слабого электролита при известной константе



диссоциации и заданной концентрации в растворе, а также 
рассчитать pH растворов слабых электролитов при заданной 
степени диссоциации, и наоборот.

Аналогичным образом можно найти степень диссоциации 
слабого основания МеОН.

■ Пример 4.7. Рассчитайте концентрацию гидроксид-ио- 
нов в растворе слабого основания МеОН, если степень его дис
социации в данном растворе равна и .

Решение. В указанном растворе основание диссоциирует со
гласно уравнению

МеОН М с1" +ОН~ ■

Если степень диссоциации основания в растворе составляет 
а  и основание является слабым, то выполняется соотношение

УсМеОН
Следовательно, концентрация данного раствора может 

быть найдена по формуле

сМеОН (значение К ь можно найти и справочнике), 
сг

В данном растворе концентрация гидроксид-ионов равна 
концентрации основания, подвергнувшегося диссоциации, и 
может быть вычислена как

[ОН 1 = «.<-МеОМ=сх^- = ̂ .
а  а

4.3. Равновесия в буферных растворах

В соответствии с принципом Ле-Шателье введение в рас
твор слабого электролита одноименных ионов уменьшает сте
пень его диссоциации. При уменьшении концентрации одного 
из ионов диссоциация слабого электролита усиливается. Дан
ное положение лежи ] в основе приготовления так называемых 
буферных растворов, применяемых для создания среды в экспе
риментах (например, аналитического характера), где необхо
димо поддержание постоянного pH при незначительных из
менениях концентрации. Как правило, буферные растворы



представляют собой раствор слабой кислоты и ее соли или 
смесь растворов солей многоосновных кислот различной сте
пени замещения.

Рассмотрим равновесия н наиболее простом буферном раство
ре. содержащем слабую одноосновную кислоту (НАп), концент
рация которой <‘ц а п ’ н се соль ( МеАп) с концентрацией (\1еАп .

В буферном растворе такого рода наблюдаются нижеследу
ющие процессы.

Диссоциация слабой кислоты:

НАп <-:> 11+ + Ап” > 

характеризующаяся константой диссоциации

к  _ [ Н+][Ап-]цЛп
1 НАп |

При этом равновесная концентрация кислоты равна разности 
общей концентрации кислоты и концентрации диссоцииро
ванной кислоты, причем последняя равна концентрации обра
зовавшихся ионов водорода и равна концентрации образовав
шихся анионов:

IНАп] - t’fjAn -[Н Ап]Л(1СС =£’цЛп -1Ап-]цЛп = сНАп - [Н +].

Диссоциация соли:
М еА п-> Ме++ Ап".

Она происходит количественно, т.с.

1Л п  I.MeAn = ^МеЛп •

При диссоциации соли образуются анионы Ап , количество 
которых влияет на подвижное равновесии процесса диссоциа
ции кислоты. Суммарная концентрация анионов в буферном 
растворе равна i'MeAn + 1Лп_1цагг Подставив суммарную кон
центрацию анионов в растворе в выражение для константы 
диссоциации кислоты, получим

[Н '"] [ An-] lH+l(lAn ]нЛп+1Ап 1меАп)_
ij ~ |НАп] ”  ¡НАп]

_ [Н 1([Ап~]МАп+сМсАп)

с НАп — I АП ]НАп



где [ A n " )HAn и |An“ JMeAn - равновесные концентрации анио
нов, образовавшихся при диссоциации кислоты и соли, соот
ветственно.

Обозначим через х концентрацию кислоты, подвергнув
шейся диссоциации к моменту достижения равновесия; тогда 
с учетом того обстоятельства, что при диссоциации кислоты 
образуются равные количества ионов водорода и анионов
([Ап )МЛп =|HM = -v ) выражение для константы диссоциации
кислоты принимает вид;

Если кислота в буферной смеси очень слабая, то концентра
цией ионов, образующихся при ее диссоциации, можно пре
небречь (т.е. л '^медп и л‘ «с*цЛ11) и тогда

с'нлп

Решая данное уравнение относительно л\ можно найти 
концентрацию ионов водорода в буферной смеси, а следова
тельно, величину pH:

При известной величине pH буферного раствора могут 
быть найдены константа диссоциации слабого электролита 
или его концентрация в растворе, а также концентрация соот
ветствующей соли в растворе.

■ Пример 4.8. Рассчитайте массу соли МеАп (кажущаяся 
степень диссоциации соли а  ), которую необходимо добавить 
к раствору слабого основания МсОН объемом Кр ра с моляр
ной концентрацией с'меон . чтобы достичь заданной величины 
pH раствора.

л (л" + < \1едп )
л „ ------------

[Н+] = V =
1 МеАп

ИЛИ



Решение. В заданном буферном растворе происходят следу
ющие процессы:

1) МеОН M e' + 011 , K b - .Л Р ^ М  (величину конс-
|МеОН]

такты диссоциации можно найти в справочнике);
2) McAn -> Ме+ + Ап“ .
Если дана величина pH. то может быть рассчитана концент

рация гидроксид-ионов в буферном растворе:
p H -- lg |H '|,

югда

|()Н 1 - И,-!'- 1 0  "  >0 Н М ,.
[H fj Ю "рП

В то же время, согласно уравнению диссоциации основа-
мия МеОН, концентрация образующихся гидроксид-ионов бу
дет равна концентрации кашонов металла, т.е.

|Ме+] - [ОН-1 = Ю 1’ 11-14.

При диссоциации соли образуются катионы металла, кото
рые влияют на величину диссоциации основания (причем их 
концентрация равна а-гМеЛп)- С учетом вышесказанного, вы
ражение для константы диссоциации основания может быть 
преобразовано следующим образом:

[Me ' ] [ОН-] ( К)рН 14+ и ч 'М еЛ п )10рМ 14 
! МеОН] МеОН

Из полученного выражения следует найти концентрацию 
соли ( с'МеЛп ), обеспечивающую получение заданного pH. Зная 
концентрацию соли, легко рассчитан, ее массу:

т МеАп ~  ‘̂ М е А п  ' "МеАп = 'Ч \ 1еЛп ,£’МеЛп ' ^р-р<г

4.4. Равновесия в растворах малорастворимых 
веществ

Растворимостью принято называл, способность вещества 
растворяться в том или ином растворителе. Если раствор нахо
дится в равновесии с растворенным веществом, то его называют 
насыщенным (иными словами, в насыщенном при данных услови-



их растворе содержится предельно растворимое количество ве- 
шества). Раствор, содержании'! растворенного вещества больше, 
чем это определяется его растворимостью, называется пересы
щенным. а если растворенного вещества меньше - ненасыщенным.

Мерой растворимости вещестна при прочих ранных услови
ях может служить содержание вещества в его насыщенном рас
творе, выраженное теми же способами, что и состав растворов 
(например, в единицах химического количества вещества в 
расчете на дм1 раствора, т.е. в моль/дм\ или в массе безводного 
вещества, растворенного в определенном количестве раствора, 
т.е. в г/100 г раствора). Растворимость твердого вещества зави
сит от природы растворяемого вещества и природы растворите
ля. наличия в растворе посторонних веществ от температуры.

В случае раствора малорастворимого вещества А „В ; , нахо
дящегося в равновесии со своим осадком, справедливо

Д „Вш <=>яА/Л++шВ"".

Константу равновесия для данного процесса можно запи
сать как

г  _ | А н,4 Г |Н "Т '
ра" "~  \a j Q ~ ~ -

С. учетом того что концентрация вещества А /;Вл, в твердой 
фазе (осадке) - величина постоянная, получаем выражение 
для константы равновесия процесса диссоциации малораство
римого вещества, называемой произведением растворимости  
(Г1Р) или константой растворимости ( ):

А% = 1 1 Р = [ А ' " + Г ' [ В " " ] " \

Произведение растворимости характеризует сравнитель
ную растворимость однотипных веществ: чем больше значе
ние Г1Р, тем больше растворимость вещества.

Если растворимость данного вещества обозначить через 
6 ’ [моль/дм*}, то, как следует из уравнения диссоциации труд
норастворимого вещества, концентрация катионов, образую
щихся в процессе диссоциации, будет в п раз больше его рас
творимости, а концентрация анионов - в т  раз больше, т.е.

[А И,+] = «Л’
и

|Я"“ ] = ш5.



Подставив данные знамения в выражение для произведе
ния растворимости, получим:

П Р Д А  =|А,,,+ ] Я [ В Я - Г  = (я 6 ’),'(|нЛ’),н =я'|/н"5*",'н ,

откуда растворимость

п р а вХ = ' ' Ч ----

Таким образом, численное значение произведения раство
римости для труднорастворимого вещества позволяет рассчи
тывать его растворимость.

■ Пример 4.9. По известной величине Г1РА в рассчитайте

растворимость труднорастворимого вещества А 2В в воде в 
граммах на 100 г раствора. Какой объем воды необходим, что
бы растворить вещество Л2В массой шАВ ? Как изменится 
его растворимость при добавлении в насыщенный раствор объ
емом V  растворимого вещества С2В массой

Решение. Вещество АдВ находится в равновесии со своими 
ионами в водном растворе, согласно уравнению

А 2 В<=*2А+ + В2“ ,

тогда

П Р А,в = [А+]2 [В “ ” ] .

Если ¿»-растворимость данного вещества, выраженная в 
моль/дм1, то концентрации ионов в растворе равны

[А +]=25 и [В2_] = 5.

Тогда

П Р Л;в = (25): 5 = 453. 

откуда растворимость

_  з/П Р А ,В
5  = 3|— (величину П РЛ в можно найти в справочнике).



Зная растворимость вещества в моль/дм3, можно опреде
лить се величину, выраженную в граммах на 1 0 0  г раствора.

В 1 дм3 раствора растворяется S  моль вещества Л 2В . Мас
са вещества А : В , растворяющаяся в 1 дм3 раствора, равна

ш, =5-А/д:к,

где /V/д н - молярная масса вещества Л тВ .

Учитывая, что вещество А 2В труднорастворимо, а следова
тельно, масса его раствора практически не отличается от мас
сы чистого растворителя (например, воды), можно принять,
что 1 дм3 раствора вещества А->В по массе составляет пример
но 1 0 0 0  г. Бели в 1 0 0 0  г раствора растворяется

пц = 5Л/Л;В

грамм вещества А 2В , то в 100 г раствора растворяется в 10 раз 
меньше:

пъ =---- — .
1 0

Рассчитаем, какой объем воды необходим, чтобы раство
рить вещество А 2В массой шл ц.

Составим пропорцию.
В 1 дм3 воды растворяется = S\fA в

л ДМ3 .___________ -  т А;В.
Тогда искомое количество воды, необходимое для растворе

ния вещества А 2В заданной массы, можно найти как

m A .B  W A ,B

При добавлении в насыщенный раствор А 2В объемом V 
растворимого вещества, содержащего одноименный анион 
(С 2 В), растворимость вещества Л 2В уменьшится.

В растворе будут происходить два параллельных процесса: 
А 2В 2А4' + В“- (в этом случае | А +]д в = 25' и |В2-]А в - Б');

С 2В ->2С+ + В2“ .



Согласно ураннению, диссоциации вещества С\В

' ( \ В  т (\В

2  1-и V  Л/с- в У

где с'(-ц. //(• и и Д/(-в - концентрация, химическое количест

во вещества и молярная масса вещества СЧВ , соответственно.
С учетом наличия одноименных ионон в растворе произве

дение растворимости для труднорастворимого вещества Л-.В 
можно записать как

П Р а ,в = [А +|М[В2 '*]А,в+ [В 2 ‘ 1( -в) = |Л+12 ([В 2 -1а ,в + ^ в )  =
{

- 4 ( Я 2 (5 , + £-с.,в ) = 4(5 #) 2 5 4
П1(\В

Ч\в \ /

где (В 2" ]Л ,в и I» 2“ ]С’ и - концентрации аниона, образованные 

при диссоциации веществ А2В и С\В, соответственно.
Решение данного уравнения относительно 5" позволяет 

найти величину растворимости А 2В после добавления вещест
ва С 2В  в раствор данного вещества.

Произведение растворимости по физическому смыслу яв
ляется не чем иным, как константой равновесия, которая мо
жет быть рассчитана из термодинамических данных:

АС 0  = Д//° - Т А Б ° = -Л П п  А'рав1) .

По аналогии можно записать:

ДС° - Д//° - ГЛ 5 ° = -Л7’1пПР.

Данное соотношение позволяет рассчитать произведение 
растворимости исходя из термодинамических характеристик 
химического процесса растворения труднорастворимого ве
щества.

■ Пример 4.10. По величине изменения энергии Гиббса 
процесса растворения труднорастворимого вещества А /(В,„ 
вычислите его ПР.



Решение. При растворении труднорастворимого вещества 
А „В Ш устанавливается равновесие:

Л " В т ( , „  ^ " А (р-п )+ ,и В ('7-р)-

Изменение свободной энергии Гиббса по справочным дан
ным для данного процесса может быть рассчитано как

де;11 = л//° -гл\° = (//Д, //?98<а",+)+шд, н%н(Ъ”~) - 
- А ^ / 2° а д ( А А , ) ) - П ^ 8 (А ,я+) + ^ 8 (В й- )- 5 ? 9 В( А А ()).

Поскольку

Д6 ’°  =-ЯТ\п  ПР.

то величина ПР может быть рассчитана как

пт» {П Р = ех р -----
[  П Т

Если произведение концентраций ионов в растворе для 
труднорастворимого вещества превышает величину его ПР, то 
вещество выпадает в осадок, и, наоборот, если не превышает - 
то осадок не выпадает. Если в растворе содержится ряд ионов, 
способных образовывать труднорасторимыс вещества, то в оса
док будет выпадать лишь то вещество (вещества), для которого 
ионное произведение превысит величину Г1Р.

Так, для труднорастворимого вещества А „В /М осадок обра
зуется при условии

| а " ,+ ] " [ В " 7 " > п р д  в

и не образуется при условии

[А т+]"[В"-]'" < ПРЛлвт ■

■ Пример 4.11. Рассчитайте, будет ли выпадать осадок ве
щества АВ при сливании разбавленных растворов раствори
мого вещества АС (объем раствора КАС, молярная концент
рация вещества в растворе сАС) и растворимого вещества ОВ 
(объем раствора , молярная концентрация вещества в рас
творе ).

7 Зак. ] 895» 97



Решение. При сливании разбавленных растворов можно 
принять, что объем полученного раствора равен сумме объ
емов сливаемых растворов: V = КАС + Г1)В.

Химические количества веществ АС и Э В  можно найти как

" а с  ~  с а с  ' ^АС
и

"p H  = СР В  ■ ^ Р В  •

Новые концентрации вешеств АС и ОВ в полученном рас
творе равны

__ " а с  _  "А С  _  с'АС^АС

АС У  ^АС + ^РВ ^АС + ^РВ

_  " Р В  _  " Р В  _  <'РВК РВ  

1)В V *АС + ^Ъв ^АС + ^РВ

В растворе вещества АС и Э В  подвергаются диссоциации 
согласно уравнениям:

АС-> А++С“ ;

ОВ -> Б + +В“ - 
По уравнениям диссоциации

[А +] = [С-] = с'ЛС
и

[0 +]=[В-] = с-Ьв-
Найдем ионное произведение:

|А+]1 В-] = /ассЬв-

Сравнив указанное ионное произведение с величиной 11РАВ , 

м о ж н о  определить, будет ли вещество АВ выпадать в осадок.

4.5. Гидролиз солей

Обменную реакцию между водой и химическим соединени
ем можно отнести к процессам гидролиза. Гидролиз солей в 
водных растворах - реакция, обратная реакции нейтрализации



в результате которой образуются малодиссоциируюшие части
цы (кислотного или основного типа). Гидролизу в водном рас
творе подвергаются соли, образованные слабым основанием и 
сильной кислотой, - гидролиз по катиону (среда раствора такой 
соли - кислая (р Н < 7 )),  слабой кислотой и сильным основа
нием - гидролиз по аниону (среда щелочная, pH > 7) иди сла
бой кислотой и слабым основанием (среда может носить и кис
лотный и щелочной характер).

В водном растворе соли МеАп, образованной сильным ос
нованием и слабой кислотой, наблюдается равновесие:

Ап + НОН <п> Н Ап + О Н ” ■

Константа равновесия этого процесса (константа гидроли
за) приближенно может быть записана как

_ _ [Н А п ]|0 1 Г ] 
рав" г '  [ А п ]  '

Преобразуем это выражение. Умножая числитель и знаме
натель дроби на концентрацию ионов водорода ( [Н +] ). полу
чаем

к  ^ [НАп][О Н-]|Н+| [НАп]А-,„ _ К „  _ 1 (Г 14

|Ап ][Н +1 |Ап ][Н + ] К а К а

где - ионное произведение воды; К а - константа диссоци
ации кислоты НАп .

В случае гидролиза соли МеАп, образованной сильной кис
лотой и слабым основанием, в растворе существует равновесие:

Ме+ + НОН <=* МсОН + Н + • 

константа гидролиза

к  _  [М сОНЦН' |
|Ме+|

Преобразуем это выражение, умножив числитель и знаме
натель дроби на |ОН ]:

К  = 1МеО Н ][Н +]|ОН~] _  [МеОН]А'ц, _  ^  _  10"_  ̂
[Ме+][ОН” ] “ ¡М сМ Ю Н “ ] "  К ь К ь



где К ь - константа диссоциации основания МеОН .
В случае гидролиза соли МсАп (образованной слабым ос

нованием и слабой кислотой):

Ме+ + Ап" + НОН МеОН + НАп
выражение для константы гидролиза можно представить как

к  _  [МеОН)[НАп] |МеОН|[11Ап]|Н ЦОН~| _  К н, К Г 14 

г ~ [Ме+НАгГ] “  |Ме+][Ап-ЦН+|[ОН | "  К а К ь ~ К а -Кь

Если исходная концентрация соли МеАп , образованной 
слабым основанием и слабой кислотой, равна ¿'меАп . то сте
пень ее гидролиза

л
сх =-----,

( МеАп

где .V - концентрация соли, подвергнувшейся гидролизу.
Тогда концентрации основания МеОН и кислоты Н А п , 

образовавшихся в результате гидролиза, равны

.V -Я’'<МеАп’
а концентрация негидролизованной соли (а следовательно, и 
концентрации ионов Ме+ и Ап" ) будет равна

с М е А п  “  х  =  £ М еАп -  а  ' с М еА п  •

В этом случае константа гидролиза

к  _  [МеОН][НАп| _  (ц^'мсдп) 2 _  « 2-СмеАп _  а 2 
[Ме+][Ап ] (сМеАп-а-сМеАп)- с ^ а п(1-сх) 2  (1-а ) 2

Если принять, что а « :  К то  I - а  = I , и следовательно,

Отсюда



/

Аналогичные рассуждения позволяют получить выражения 
для степени гидролиза в случае гидролиза соли, образованной 
слабой кислотой и сильным основанием или сильной кислотой 
и слабым основанием.

Если гидролиз идет только по аниону, то

А г Г + Н О Н ^ Н А п  + О Н ' ;

А- _ [НАп][()Н~] _ (а-<"Мел п Г  _  “ 2 с МеАп _
1^П ) ( ( МеЛп _  ‘ ( МеАп ) 0 —

М е Л п ’

«  = к у _ I А',,, I 10-14

£ М еЛ п  \  ' 1 М еЛ п

Если гидролиз идет по катиону, то

Ме+ + ИОН «=> МсОМ + Н +:

к  _ [МеОН] | Н + ] _ (ач-мелп ) 2  _  а 2 сМеАп _
[ М е  1 (^МеАп _  ‘ с М еА п  ) 0 _  **)

= а* -сМсАгг

а  = А', _  I К...
М̂еАп \ ^ Л ('МеАп

Если степень гидролиза велика (а >  0,1), то пренебрегать ве
личиной «  нельзя и тогда значение степени гидролиза можег 
быть найдено путем решения следующих уравнений относи
тельно а  :

а 2
Аг =----- =- (в случае гидролиза соли и по катиону и по аниону)

( 1 - а )

или

К.. = , ( 'мсАп (в случае гидролиза соли только по аниону или по

катиону).



Пусть гидролиз соли МеАп идет только по аниону, тогда 

Ап" + НОН<^НАп+ОН".
Поскольку в результате гидролиза образуются слабая кисло

та и сильное основание, то pH раствора будет в большей степе
ни определяться концентрацией сильного основания, т.е. кон
центрацией гидроксид-ионов. В то же время

[ОН | ^ ' ( МсАп'

Поскольку

а -  I —  (если а<к1 ),
£МеЛп \ ^ а ' £МсЛп

значит.

[ОН ]-С,МсЛп.| 1 "  7( МеАп ' .Г 
\ £ МеАп V

Если (х>0,1 % ,то
[ОН ] - С£ • ( \̂ едп •

£МеАп '

где а  является решением уравнения 

А’„ =

ю - 14

( 1 - а )

Окончательно:

рН = - ^ 1Н‘ | = - 1е,о1Г-|

Если гидролиз соли МеАп идет только по катиону:

Ме+ f HOHf^MeOП + П+-

тo pH раствора такой соли будет определяться концентрацией 
сильной кислоты, образующейся в результате гидролиза. Тогда

[Н ] - СС ■ ( медп ■

и поскольку

к г I К„.(X = ' 1 -



|Н+]-с\1еЛп МеАп ’ (если а «  1 ).

Если (X > 0,1 , то

[Н ]-С*' '̂меЛл- pH- 1?1Н 1 1§(^ ’ ̂ МеАп )>

где а  является решением уравнения
■>

В случае гидролиза и по катиону и по аниону реакция сре
ды будет зависеть от соотношения констант диссоциации, об
разующихся в результате гидролиза кислоты и основания. Ес 
ли К а > К ь , то pH < 7, и, наоборот, если К а < К ь , то pH > 7 .

■ Пример 4.12. Рассчитайте константу гидролиза, степень 
гидролиза и pH раствора, полученного при растворении соли 
МеАп массой т МеАп в воде объемом Уи о (изменением объ

ема при растворении соли пренебречь). Гидролиз соли МеАп 
идет по катиону.

Решение. Рассчитаем концентрацию соли МеАп в получен
ном растворе:

где Ямедп - химическое количество вещества соли; Кр.ра - объ
ем раствора; Л/Мелп - молярная масса соли.

Если данная соль в водном растворе подвергается гидроли
зу по катиону, то сокращенное ионное уравнение этого про
цесса следующее:

Мс* + Н О Н ^ М е О Н + Н +,

следовательно, константа гидролиза может быть найдена со
гласно уравнению

_  /?М сАп ~  ^М еАп  _  ^ гМ еАп

р̂-ра ^МеАп^П.О

к  |МеОН][Н + ] _.
' [Ме+] ^МеОН



( К 1Х. = 1 0 ' 14, величину А"Ме0И можно найти в справочнике). 
Степень гидролиза будет найдена как

К  г _

I

К- ' ^МеЛп ' У]иО

1 МеЛп V /?,МсЛп

откуда

рН = -18 |Н+] = -18 ч/,МеЛ„./Гг =-|8^ " гМеАп • 

^МеАп ‘*Н.О

4.6. Равновесия в растворах комплексных 
соединений

Комплексными соединениями называют вещества, образован
ные за счет координации одним атомом (ионом) электроней- 
тральных молекул (противоположно заряженных ионов) и 
способные к самостоятельному существованию при переходе в 
растворенное состояние. В комплексных соединениях различа
ют внутреннюю (координационную) и внешнюю сферы.

В водном растворе комплексные соединения диссоцииру
ют как сильные электролиты с разрушением внешней сферы и 
образованием комплексного иона и противоиона. Так, диссо
циация комплексного соединения |Ме(Ь)/|]Ап/„ может быть 
представлена в виде

1Ме(Ь)й]Ап„, - >1Ме(Ь)„]",+ +/мАп".

Такая диссоциация называется первичной и протекает по ти
пу диссоциации сильных электролитов.

Комплексные ионы в растворе также подвергаются диссо
циации, однако ведут себя уже как слабые электролиты (вто 
ричная диссоциация).

Диссоциация комплексных соединений носит ступенчатый 
характер. Каждая из ступеней характеризуется константой 
нестойкости. Например:

[М е(Ь)/|]т+ <=»[М е(Ь ) |]",+ + Ь , г  = Ц М е(Ь)в_|Г+1[Ц
[|Ме(Ь)яГ +]



[ М е ( 1 . ) / М Г  ^ [ М е ( Ц ;_ 2Г  + и  Л 'иест Л ! .М е ( Ь ) » - 2 ] Н И
"еит' |[Мс(Ь)й_ ,Г +]

г\ /1 .-к/ 1  ̂ 1,,,+_\ 1'"+ I I I • |[Мс(1.,)/?_ч] ][ЦМе(Ь) Ме(Ь)„_ч + Ц  А  е = -------- ^ — — —  и т. д.
1 | [ Ме( Ь)„_2 1 ]

1 1 ричем, всегда соблюдается соотношение

^нест, > ^ 1!сст, ^ ^мест, ”■

Поскольку определить константу равновесия каждой из 
ступеней сложно, в справочниках чаше всего приводят общую 
константу нестойкости, отвечающую полной диссоциации 
комплексного иона:

|Мс(Ь),,]"'+^  Ме"'++/гЬ, А |)С(Л ^ 1Ме"'+][Ь]" .
| [Ме(1,)|1]/"+]

К  = V . у  . I' 
нест пест, *А пест, л иест ,"‘

Величина, обратная константе нестойкости, называется 
константой устойчивости:

К  - 1уст
л  пест

Она характеризует процесс образования комплексного иона.
Величины констант нестойкости (устойчивости) для мно

гих комплексных соединений приведены и справочной литера
туре. Знание величин констант нестойкости (устойчивости) 
позволяет рассчитать концентрации комплексных ионов раз
личного состава, свободных лигандов и ионов комплексообра- 
чователя в водных растворах комплексных соединений.

■ Пример 4.13. Рассчитайте концентрацию свободных ио
нов в водном растворе комплексного соединения
Ка 1 2 |Ме(Ь)4] . если его концентрация в растворе равна с . Как 
изменятся концентрации [Ме2+| и |1.'], если в раствор допол
нительно ввести лиганды из расчета / моль/дм3? Будет ли 
выпадать осадок вещества МеВ , если в раствор комплексного 
соединения КаЬ[М е(Ь )4] ввести дополнительно растворимое 
вещество А 2В (концентрация вещества А 2В в растворе 
а моль/дм3)?



Решение. В йодном растворе данного комплексного соеди
нения происходят следующие процессы:

1) Ка12 ЕМ е(и 4 ]->2Ка1+ -1-|Ме(Н)4]2" ;

2) [М е(Е)4]2- <=» М е2+ + 41Г .
Если комплексное соединение диссоциирует с разрушени

ем внешней сферы как сильный электролит, то концентрация 
образующихся при этом катионов будет в 2  раза превышать 
концентрацию самого соединения, т.е.

[Ка 1 ] = 2[Каь|М е(Ь)4]] = 2с,

а концентрация образующегося комплексного иона будет рав
на концентрации растворенного комплексного соединения:

[|Мс{1 . ) 4 ! 2 | — |Ка1 2 [М е(Е)4]| = с.

Пусть концентрация комплексного иона [М е(Е)4]2_, подверг
нувшегося диссоциации на втором этапе, будет л моль/дм1. 
Тогда, согласно уравнению диссоциации, концентрация обра
зовавшихся свободных катионов комплексообразователя будет
также .V моль/дм3 ( [М с 2 *■ ] = .V), а концентрация свободных ли
гандов будет в 4 раза больше, т е. [Ь '] = 4л-. Концентрация ос
тавшегося после диссоциации комплексного иона составит
[ [М е(Е)4]2 -] -  с -.V  .

Подставим полученные величины в выражение дли конс
танты нестойкости комплексного иона:

к  _  | М е 2Ч | Ь  ]4 _ а-(4а-)4 

"ест ||М с(и4]2-]  с - .х

Если константа нестойкости комплекса мала, т.е. комплекс 
является довольно устойчивым, то можно допустить, что кон
центрация подвергнувшегося диссоциации комплексного ио
на существенно меньше общей концентрации комплексного 
соединения в растворе ( х « с ) ,  и выражение для константы 
нестойкости примет вид



Отсюда

= ?1̂ пест1 (ВСлнчияа А.,,,(.т может быть найдена в сира- 
 ̂ 256 

ночнике).
Тогда концентрации ионов в растворе комплексного соеди

нения:

[Ме2+] - д- = ''> |е с г  ‘ . моль/дм3.
V 256

[Ь ) = 4х = ’ моль/дм3;

I [ Мс(Ь)4]2 ] = с- - л- = с - ■ моль/дм3;

[Ка 1 + 1 = 2с, моль/дм3.

Введение в раствор дополнительного количества лигандов 
I. в количестве / моль/дм3 нарушит равновесие диссоциации 
комплексного иона. Пусть новые концентрации составят:

[Ме“+| = г:
|1Г] -4у ;

[[Ме(Ь)4| 2~\ = с-у.
Тогда выражение для константы нестойкости (при условии 

малой диссоциации комплексного иона)

_ [Ме 2 4 ]|1~ ] 4  _  >’(4 у + / ) 4  у !4 
иест_[[М с(Ь )4]2Л  с:- у  с '

Отсюда
А',, . „с1 ‘ пест* 

/4
Следовательно,

[Ме2+] = £ . моль/дм3; 

[Ь I - 4у = ̂ и ш ^ ~ ,  моль/дм3;



[[Ме(Ь)4]2 ] — г — \' = с- К '1С̂ -е- , моль/дм3;
/4

|КсИ> | ~ 2 с , моль/дм-’.

Для того чтобы узнать, будет ли выпадать осадок МеВ при 
введении вещества А 2В в раствор комплексного соединения 
К .аь[М е(Ь)4] , необходимо рассчитать ионное произведение

|Ме2 +][В ’

Исли значение ионного произведения превысит величину 
произведения растворимости вещества М еВ , то осадок будет 
выпадать, а если не превысит, то осадок выпадать не будет.



ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ 
ПРОЦЕССЫ

Окислительно-восстановительными называются реак
ции, протекающие с изменением степени окисления ато
мов, входящих в состав реагирующих веществ. Б окисли
тельно-восстановительных реакциях одновременно проте
кают два процесса: окисление и восстановление. Процесс 
отдачи электронов, сопровождающийся увеличением степе
ни окисления, называется окислением, а процесс присоеди
нения электронов - восстановлением (при этом степень 
окисления уменьшается). Частицы (атомы, молекулы или 
ионы), отдающие электроны, называются восстановителя
ми ( Red ), а частицы, принимающие электроны, - окислите
лями (О х ). Окислители и восстановители всегда взаимо
действуют в таких соотношениях, чтобы количество отдан
ных восстановителем электронов было равно количеству 
электронов, принятых окислителем.

В общем виде окислительно-восстановительная реакция 
может быть представлена как

с/Ох, +ARedi ->rRedj +r/Ox2  

или в виде двух полуреакций:

¿ЮХ| +пе~ - )cRed|

и

¿/Ох-, + rur  —»/jRcd-i.



5.1. Расчет величины окислительно- 
восстановительного потенциала

Для количественной характеристики окислительно-восста
новительных систем используются значения электродных или 
окисл ительно-восстановительных потенциалов соответствую- 
ших иолурсакний. Электродный потенциал (/:) - это разность 
потенциалов на границе раздела «электрод - раствор электро
лита», выраженная относительно стандартного водородного 
электрода, потенциал которого принимается равным нулю.
Стандартным электродным потенциалом ( ) называется по- 
ченциал электрода при концентрации ионов, участвующих в 
данном процессе, равной 1 моль/дм3, и температуре 25 °С\

Стандартный электродный потенциал окисл ительно-вос- 
становительной системы имеет положительный, если его по
тенциал более положителен, чем потенциал стандартного водо
родного электрода, и отрицательный, если его потенциал 
более отрицателен.

Стандартный электродный потенциал записывается симво
лом ¿ o x/Ret| и соответствует реакции восстановления, проте
кающей на электроде:

Ох+пе' ^  Red.

Значения £'ox/Red д;,я г|°л авляющего большинства окисли
тельно-восстановительных систем приведены в справочной 
литературе.

Значительно удобнее и компактнее для представления стан
дартных электродных потенциалов использовать диаграммы 
(ряды) Латимера. Диаграмма Латимера в сокращенном виде 
представляет собой запись стандартных электродных потенци
алов между различными формами одного элемента с различ
ными степенями окисления. Например, для марганца:

при pH О
u  , л 0.56 . .  ~2-  2.26 » .  ,л 0.05 » .  Я+ 1.51МпОд------ >Мп04 ------> Мп ( > 2 ------ »Mn ----- -»

---->Mn2f —  --1Н ->Мп;
при pH 14
» .  --Ч- 056 » .  ^  - 060 » .  /ч 0.15 w  /-Ч --0,23М п0 4  — --->Мп04 ------>Мп( ) 2 ----- >Мп2 0 з------- »

---->Мп(ОН ) 2 ~ 1 5 6  >Мп.



что для полуреакции MnC^+t' -^МпО^ стандартный элект
родный потенциал ¿ ’JJiiiO /мпО; PaitCil ^.56 ^ диаграмме уч
тены те формы, в которых марганец в данной степени окисле
ния присутствует в водном растворе при данном значении pH. 
Например, M n (III) присутствует в водном растворе при pH 0 в 
виде иона Мп3\ а при pH 14 - в форме Mn^Oj.

С помощью диаграммы Латимера легко вычислить электрод
ный потенциал любой окислительно-восстановительной пары.

В общем случае электродные потенциалы на диаграмме Ла- 
тимера связаны соотношением

г-0

где i,'? - электродный потенциал окислительно-восстанови- 
тельной пары; а п - разница степеней окисления данной со
пряженной окислительно-восстановительной пары (обычно 
число электронов, которые участвуют в окислительно-восста- 
новительном процессе).

Например, определим величину ¿'мп0 4 /мп0 , :

•»гО - Г 11 +
М п ()4/М пО , "  M n04/M n()j / МпО , ’

следовательно.

*1 ю./мпо, =>■«>«■
В общем случае для окислительно-восстановительной сис

темы Ox/Red может быть написана молуреакция:

Ох + т~  <=* Red.

окислительно-восстановительный потенциал которой, соглас
но уравнению Периста, может быть определен как

F  /■•" 1 R T ]n 1° х» ¿O x/Rcd-^/Rcd+- ^ ln [R cd |’

где £0х/Rcd и £SX/Rcd - электродный и стандартный электрод
ный потенциалы окислительно-восстановительной системы.



соответственно; R  - универсальная газовая постоянная; Т - аб
солютная температура; п - количество электронов, участвую
щих в окислительно-восстановительном процессе; F  - посто
янная Фарадея; [Ох) и (Red] - концентрации окисленной и вос
становленной форм окислительновосстановительной системы.

Согласно уравнению Нермста, электродный потенциал 
окислительно-восстановительной системы определяется ее
природой, а также зависит от температуры, pH раствора и 
концентраций окисленной и восстановленной форм данной 
системы. Последние можно изменять, не только меняя коли
чество окисленной и восстановленной форм, но и вводя посто
ронние вещества, способные вступать но взаимодействие с 
компонентами окислительио-восстановительной системы, из
меняя тем самым величины [Ох] и [Red] (например, вводя в 
раствор осадители различного рода или вещества, способные 
выступать в роли лигандов и образовывать устойчивые комп
лексные соединения с составляющими окислительно-восста- 
новительной системы).

Подстановка численных значений R  (8,314 Дж/(моль'К)), 
Г  (298 К ) и F (96 485 Кл/моль) и замена натурального лога
рифма десятичным приводят к упрощению выражения для 
окислительно-восстановительного потенциала системы;

о . 0.059 [Ох]
Ox/ Red — ‘■'Ох /Red ~ [R e d ]

Экспериментальное определение электродного потенциала 
может быть осуществлено в гальваническом элементе, один 
электрод которого с известным значением электродного по
тенциала выбран в качестве электрода сравнения (например, 
водородный электрод).

Под электрохимическим (гальваническим) элементом пони
мают устройство, в котором химическая энергия окислитель
но-восстановительной реакции преобразуется в электриче
ский ток. Гальванический элемент состоит из двух окислитель- 
но-восстановительпых систем, соединенных между собой про
водником. При схематическом изображении гальванического 
элемента граница раздела между электродом и раствором обо
значается косой чертой, а между растворами электролитов - 
двойной вертикальной чертой; вначале указывается анод



(электрод, на котором происходит окисление), затем - катод 
(электрод, па котором происходит восстановление), например

Мс, / Мс]п ЦМст / Ме-,.

Причиной возникновения и протекания электрического то
ка в гальваническом элементе является разность электродных 
потенциалов, называемая электродвижущей силой (ЭДС, А Е  ). 
ЭДС может быть рассчитана как разность между электродны
ми потенциалами системычжислителя и системы-восстанови
теля, т.е. согласно формуле

Д А . — ¿ (Ж ИС — ^ п о с с т  •

Поскольку ЭДС’ всегда положительна, то можно заклю
чить, что

о̂кие > в̂оссг •
На последнем выражении основан выбор из ряда предло

женных окислительно-восстановительных систем наилучшего 
восстановителя (та система, электродный потенциал которой 
наименьший) или окислителя (система, характеризующаяся 
наибольшим значением электродного потенциала), выбор па
ры «окислитель - восстановитель» и установление направле
ния окислительно-восстановительной реакции (реакция будет 
идти в том направлении, в котором окислительно-восстапови- 
тельная система с большим значением электродного потенци
ала ведет себя как окислитель).

■ Пример 5.1. Рассчитайте значение электродного потен
циала для окислительно-восстановительной системы
Мел+/Ме'"+ ( п > т ) ,  если концентрации потенциалопределя-

ющих ионов в растворе составляют [М с"+] и [Мс"'+].
Решение. Запишем уравнение окислительпо-носстановп- 

тельной молуреакцни:

Ме',+ + {п-т)е~  <=> М с'"+ ■

Уравнение Нернста, позволяющее рассчитать значение 
окислительно-восстановительного потенциала, для данной по- 
луреакции имеет вид



■ Пример 5.2. Рассчитайте значение электродною потен
циала для системы Ме',+ /M e, если концентрация ионов в рас

творе составляет |М е"+] .
Решение. Запишем уравнение полурсакции:

Значение электродного потенциала может быть рассчитано 
согласно уравнению

■ Пример 5.3. Рассчитайте значение электродного потен
циала для системы А 2 (Г)/А~, если концентрация нотенциал-

опрелеляющих ионов в растворе составляет [А ' ].
Решение. Уравнение полурсакции:

■ Пример 5.4. Рассчитайте значение электродного потен
циала для окислительно-восстановительной системы Ох/Red 
при заданной величине pH, если концентрации ионов в рас
творе составляют [Ох] и [Red 1.

Решение. Уравнение полурсакции:

А 2 (Г) 2 ? <-‘̂ 2 А

Тогда

= £ а „ „ , а -0.059lg[A-],

Ох + не + /нН+ Red + Н->0-

Тогда



5.2. Вычисления, основанные 
на экспериментально установленной 
величине электродного потенциала

Экспериментально измеренная величина электродного по
тенциала ряда окислительно-восстановительных систем позво
ляет рассчитать некоторые характеристики «ходящих в их со
став соединений, такие, например, как степень диссоииании 
электролитов, а также ПР и растворимость для малорастворн- 
мых веществ.

■ Пример 5.5. Вычислите кажущуюся степень диссоциа
ции соли МеАп в растворе с концентрацией гМеАп , если элек
тродный потенциал для электрода из металла Ме в растворе
МеЛп равен Е .

Решение. Уравнение окислительно-восстановительной по- 
луреакции следующее:

Тогда, согласно уравнению Нсрнста, окислительно-восста- 
новительный потенциал системы Ме+/Ме :

Отсюда может быть вычислена кажущаяся концентрация 
катионов металла:

Поскольку соль МсАп является сильным электролитом и, 
следовательно, диссоциирует полностью:

то истинная концентрация катионов металла в растворе совпа
дает с концентрацией МеАп , т.е. [Ме + )11СТ = <'меАп • Кажущая
ся степень диссоциации соли может быть найдена как

Ме++е Ме-

¿Me',Me=£Me',Me + 0 .0 5 9 '8 lMe+W = £ -к а ж

МеАп Ме* + Ап

а к а ж
[ М £  1Ис т  с М е А п' и с т



■ Пример 5.6. Вычислите растворимость и значение ПР 
малорастворимого вещества МеАп , если электродный по- 
тенцнал для электрода из металла Ме в растворе МеАп ра
нен И.

Решение. Окислителыю-иосстановительная иолу реакция: 

М е4' + ( ' '- )  М е.

Уравнение Нернста для системы Ме+ /Ме :

4 * ; м .  “  + 0-»59адМе+1 = В .
Отсюда концентрация катионов металла

[ Ме+ | Ю _

11роцесс диссоциации малорастворимого вещества МеАп 
может быть представлен в следующем виде:

МеАп ^  Ме+ + Ап“ -

Поскольку, согласно уравнению реакции, концентрация
нродиссоциировавшей соли МеАп совпадаете концентрацией 
образовавшихся катионов металла и анионов, т.е.

(МеАп|д|ц,с — |Ме+ ] =| Ап |, то найденная концентрация катио

нов равна растворимости соли МеАп, выраженной в моль на 
кубический дециметр, г.е.

¿■-/г.

‘Я 1еДп=|Мс*] = 1 0 " ^ ' .

Тогда величина П Р для малорастворимого вещества 
МеАп составит:



5.3. Вычисление термодинамических 
и равновесных характеристик 

окислительно-восстановительных систем
Обратимая окислительно-восстановительная реакция 

wOX| + /?Red2 +(Юхп

может быт(. представлена в виде двух молурсакций, для каждой 
из которых запишем выражение окислительно-восстанови
тельного потенциала:

аОх,+пе~ --»cRed., v --?-ln - •
1 1  nF  [Rcd jf

ciOx't+ne ->/>Red->, E-, -  /;? + - ~ In---X — - 
‘ ~ n F  [Red2]A

В случае равновесия /f, = K2 , т.е.

^  + ̂ |nj O ^  = £ o ^ lnJ O x i ;
nF  [Red,]' “ n F  [R ed ,f

H ? - F [I= A E U = R T  \O x ^  R T , [Ox,]"In - --- - In
nF  [Red.I* n F  [Red,Г

R T
nF

In [Ox-
[Red-

In [Ox, Г
| Red. Гi1 )

^ ln [ox 2 m c d , f - = R L b K
n F  [Rcd2] |()X|f' n F  paB"

где ДЕ °  - величина ЭДС ( АЯ° = А'ра„„ - коне-
танта равновесия окислительно-восстановительного процесса. 

Подстановка численных значений Н (8,314 Дж/(моль-К)),
Т (298 К ) и Е  (96 485 Кл/моль) и замена натурального лога
рифма десятичным приводят к упрощенному выражению

0,059
lg А'р;пш

В то же время 

Отсюда
^̂ 'хим.рсаки



Зная значение ЭДС окислительно-восстановительной реак
ции, можно вычислить изменение свободной энергии Гиббса, а 
также величину константы равновесии (и наоборот) и сделать вы
вод о принципиальной возможности протекания, направлении и 
обратимости данной окислительно-восстановительной реакции.

Действительно, выведенные зависимости позволяют рас
пространить обсуждавшиеся выше условия существования хи
мических реакций и их обратимости на случай окислительно
восстановительных процессов.

У словия прохождения и обратимости химических 
реакций

*ранн > 1

Д £° > О

хим.реаки 

^равн ^ ^

Д £° < О

<•() Принциниаль-
хим.реаки

НО ВО ЗМ О Ж Н О
протекание 
реакции в 
прямом 
направлении

Невозможно 
протекание ре
акции в прямом 
направлении 
(возможна об
ратная реакция, 
т.е. происходит 
смена окисли
теля и восста
новителя)

-40 кДж<Д(7‘>им реак|,<40 кДж

ю- 7 < * рав„ < 1 0 7

-0,2 В< Д Е°< 0 ,2  В

Д / ^ О  _  А
хим.реаки

К  S  I
Л р а в н  1

n u  хим.реаки

< -40 кДж 

КрШн> 1 ° 7  

Д£'° > 0,2 В

Практически 
необратимое 
протекание ре
акции в пря
мом направле
нии

Невозможно
протекание ре
акции в прямом

К р а в н < 1 0 '

д/-Ч)
х и м . р е а к и  '

>40 кДж
направлении 
(практически 

ДА0  <-0,2 В необратимое
протекание об
ратной реакции, 
т.е. происходит 
смена окисли
теля и восста
новителя)

Реакция обратима

Система находится в 
состоянии равновесия



t
/

■ Пример 5.7. Вычислите изменение ичобарно-и.ютсрми- 
ческого потенциала и величину константы равновесия для ре
акций. протекающих при стандартных условиях в гальваниче
ском элементе Ме^Ме^ЦМед/Мсд.

Решение. Окислительно-восстановительную реакцию, про
текающую в данном гальваническом элементе, можно разбить 
па две полуреакции, которым соответствуют значения стандарт
ных окислительно-восстановительных потенциалов:

M e p + w - ^ M e ,,  /Mti;

Мс}+<Г->Ме2. Аме;,мс: -

Для вычисления величины ЭДС гальванического элемента 
необходимо Сравнить величины £’м е"/М е, И ^ М е :/М е , ’ в з я т ы е  

из справочника, и из большего значения вычесть меньшее. Ес

ли А'ме** / Me < ^М е '/М е  ’ Т ,е ' си с те м а  M e t/ M ^  ЯВЛЯеТСЯ ОКИС-

лителем по отношению к системе М е^ /М е ,, то ЭД С  системы 
может быть найдена следующим образом:

Л ZT<> _  /.'0 _  Г  О
~  M e : / M e ,  M e "* / Me, '

Тогда изменение изобарно-изотермического потенциала 
может быть вычислено как

^^хим.рсаки = ~ ~  ¿’мс"4 /мс.

Поскольку
0 ,0 05 9  

ЛЛ *Ь^равн ’

то выражение для константы равновесия запишем так:

4 , -¿'п.. )„д/;" Me;/Mt2 М '̂/Мц

^ Р1111 = Ю °05<,-10

По величинам Д £ °, ДСпх„м реакц или К ряяи можно сделать
заключение о реальной возможности и обратимости заданной 
окислительно-восстановительной реакции.



ПРИЛОЖЕНИЯ

Константы ассоциации слабых электролитов мри 25 °С
Иашами!- Формула A l *’3

Азотистая кислота н м о 2 4,0-10-' -
Ворная кислота н.,во3 5.8-10*10 1,8- Ш "13 1.6 1 0 1'
Полная кислота Н10„ 2.5-10'2 -
Иодноватистая кислота н ю 2,3-1 O '11 -
Кремниевая кислота H 2SiO, 2.2-10-10 1.6-IO'12 -
Марганцовистая кислота Н 2М п()4 1.0-10'11 7,1-НГ"
Муравьиная кислота н с о о н 1.8- I0 'J -
М ыш ьяковая кислота H^AsO., 5.6 10-' 8.3-10'8 3.0-Ю'12
М ыш ьяковистая кислота H jAsO , 6.0 Ю‘ ш -
Селенистая кислота H2Se03 3.5-IO'3 3.2-10-'' -
Селеноводородная кислота H:Sc 1.3 I0 '4 1,0-10'" -
Сернистая кислота H 2SO, 1.6-I0'2 6.2-10'* -
Сероводородная кислота H 2S 1.0-10'7 I , ( ) I0 'M
Теллуристая кислота H 2TcOj 2,5-10'3 I.8-10*8 -
1еллуроная кислота Hfi'I'eOf, 2.5-IO'8 1.0-10'" M 0 '15
Геллуроводородная кислота H 2Te 2.3-10-’ 6.9 lO '13 -
Тиосерная кислота H 2S20 , 2.5-I0'1 I.9-10*2 -
Угольная кислота H 2CO , 4.5-Ю'7 4.8-10'" -
Уксусная кислота CH ,C ()O H 1.8-10° - -
Фосфористая (орто) кислота H 3 P0 3 3 .I1 0 '2 1.6 K)'7 -
Фосфорная (орто) кислота H 3P 0 4 7,1 10"' 6.2 10'8 5.0-10'13
Фтороводородная кислота H F 6.2 10"* - -
Хлористая кислота H C I0 2 1,0-10'2 - -
Хлорноватая кислота Н С Ю 3 1.0- I0 'J - -
Хлорноватистая кислота нею 3.0-10'8 - -
Хромовая кислота H 2CrOj 1.6-I0'1 3.2-IO-7 -
Циановодородная кислота H CN 7.9-1 O '10 - -
Щавелевая кислота H2c 2o4 5.6-IO'2 5.4 • 10'5 -
1 идроксид алюминия A I(O H )3 8.3-I0'9 2.I-109 I.0-10*9
1 идрат аммиака n h v h 2o 1,8-10*5 - -
Гидроксид железа ( I I I ) Fe (O H }3 4.8- lO '11 1,810'" 1.5-10'12
Г идроксид свинца ( I I ) Pb (O H )2 9.6 10 4 3.0-10'** -
Гидроксид цинка Z n (O H )2 I.3-IO'5 4.9-1 O'7 -



/

Произведения растворимости малорастворимых соединений
Формул 
ысшес 1 ва 11Р Формула

вещества ш* Формула
вещества

А ёСЫ 1,4 * 10"16 С а С 0 3 3.8-10*9 М е(О Н )2 7 .Ы О -'2
А8С1 1.8-Ю*10 СаСг04 7,М О '4 Мп5 2.5- Ю-'"
АВВг 5,.1-Ю*13 С а504 2.5 Ю 5 N ¡{0 4 )2 2,ОН)*15
АаСЫ8 1 .М 0 '12 С<1<ОН), 2.2 Ю 14 N¡5 К О Ю '24
Аё2С Ю 4 1.1■ 10"12 Сс1Б 1.6- 10“г* РЬС !2 1.6 10*5
А82Сг20 7 1.0 ю 10 С о (О Н )2 1.6-И ) '15 РЬС г0 4 1.8 10 м
А 81 8,3-Ю'17 СоБ 2.0-10*” Р Ы 2 1.1 Ю ’9
А 8ОН 1,5-10** С г(О Н )3 6.3-10*31 Р Ь (О Н )2 4.0-10*,я
Ав,Р04 и ю -20 С и (О И )2 2.2-10~20 РЬ 5 0 4 1.6- 10 я

О О о СиЯ 6.3-Ю '36 РЬБ 2,5-1 О*27
А Н О Н ), 1.0-10*32 Р е (О Н )2 8.0-10*'6 5 Ь (О Н )3 4,0-10‘42
А1Р04 5.8■10”19 Р е (О Н )3 б.З-Ю'38 5п (О Н )2 6.3-Ю*27
ВаС'03 4,010-'° РеБ 5.010-'8 БпЭ 2,5-Ю*27
ВаС Ю 4 1,2 ■ 10“10 РеР04 1.3 Ю*22 БгСОз 1.М0'10
Ва504 1.М0*10 Н в2С12 и-10‘18 5гСЮ4 3.6- ю*5
Ве (О Н )2 2,0-10"14 н 8212 4.5-10"29 5гБ04 3,2-10'7
В К О Н )3 3,0-10--12 Не Б 1.6 Ю'52 2лС03 6,0-10*11
СаР2 4,010-" м8со3 2. МО*5 гп(ОН)2 1,2-10"17
С'а3(Р04) 2.0-10'29 М8з(Р04)2 кою-'-1 Т-пБ 1.6-10-24



Константы нестойкости комплексных ионов

Уравнение диссоциации Аиеп

|Лц<СГЧ)2Г  Аё * 2С1М" 1,1 И)"21

|АЕ(М Н 3) 2Г  <=*АВ' + 2МН, 9,3-Ю"8

|Л » (Ы 0 2) 2Г  <=± А ё* +2ЫО$ ] .8 10 я

|Л в (520 3) 2|3- ^ А 8*+ 2520 1:- 1.11 0 '1’

|(Ч1<СЫ)4] 2- Сс12- + 4СЫ‘ 7.8-10'18

[Сс1(Ы Н3) 4|2* ^ ± С А 2' + 4NHз 7.6-10'8

1Си (С М )412' Си2’ + 4СЫ ’ 5.0-Ю '39

(С'и(N I !з ) 4|2’ <=> С'и2* 4- 4МИ, 2,1 - К Г 13

[И *(С 1Ч)4|2- ^  Нё2, * 4С1М- 4.0-10 '42

|МК(С ^ Б )^ !2 ^  Hgг, + 4 С ^ - 1.010 '22

|Н8В г41’ - ^ Н В2' + 4Вг- 1.010 '21

|НвС14]2- Н8г* + 4С1 8,5-Ю’ 16

|Н8]4|2- ^ М 82* + 4|- 1.5-Ю-30

|Н е (П Ч )б13' <=> Р е '4 + 6 0 4 ' КО-Ю'”

|/.п(!МН3) 4|2’ <=> Zn2' + 4М1, 1,0-10‘9

11:е( С N ) 6]4‘ <=> Ре2’ + 6СМ' 1,0 Ю '24



>

Стандартные окислительно-восстановительные потенциалы 
в водных растворах но отношению к нормальному 

водородному электроду

Уравнения полу реакций Потенциал, К

S 0 42' * 2е * Н 2()  - S O j ' «■ 20Н ' -0,93

Se + 2с' - Se*’ -0,92

Р ‘ Зс‘ *-ЗН20  - РИ  Д  ► ЗО Н ' -0.89

H 2SeO, ♦ 4с' * 4H * - Se * ЗН 2() ♦ 0,74

AsOj * le  * 2H2ü  AsO ï * 40H ' -0.71

S ♦ le  - S ’’ -0.47

H ,P 0 4+ Se' + 5H ' P *  4H20 -0,41

Se + l e '  * 2H' - H 2Se -0,40

H,PO., * 1« * 2H ’ H ,PO., * H20 -0,28

N O j * 3c* * 2 I I20  - NO + 4ÖH' -0,14

C r0 4’ ' + 3 e' 4 4H20  = C r(O H )3¿  + 50H- -0,13

0 2 * l e  + H 20  H 0 2 ♦ O H ' -0,08

2H‘ * l e ' = H 2 0,00

N O Î + l e ' + H jO  - N 0 2 *20H ' 0,01

SO4' + 8«-' + 8H* -• S'- + 4H20 0,15

Sn4' + l e  S rr ' 0,15

Cu’* * e ' = C u ’ 0,16

S + l e ' * 2H ‘ - H 2S 0,14

S 0 42' *• 2c' + 4H ' - H 2S () ,  + H 20 0,17

210] * 10c' ♦ 6H 20  = 12 »• 120H- 0,21

10] + 6e' * 3H2Ü  - 1' * 601Г 0,26

S O J' * 6c* » 81Г ‘ S ♦ 4H20 0,35

2C10' + 2c' + 2H20  - C l2 ' 4 0 I I ' 0,40

0 2 + 4c' + 2H20  - 4 0 H ' 0,40

210' * 2c' + 2H2ü  i2 * 4 0 H ' 0,45

N iO , + 2H:0  * 2c' = N i (0 H ) 2 + 20H* 0.49

l2 + 2c' = 2Г 0,54

C io ; ♦ 8c' * 4H2()  - С Г  + 801Г 0,56



M n o ; *• M n o j ' 0.56

0 2 + le  + 2 H ’ = M2 0 2 0 , 6 8

BrO ' *2e * H 20  « B r ' + 201Г • 0,76
F e ' 1 ► c' - Fe2' 0,77

N O j + e ’  *  2M‘ > N () ,T  ♦ H»0 0,80

N O j + 8 t>' «■ IOH ' = N H j  ♦ 3H20 0,87

N O j + 2e~ ♦ 3H ' U N O , * l l 20 0,94

CrOj* f .V* + 4H'= C rO j 4 2 H , 0 0,95

Br2 * 2e' = 2Br' 1,09

C IO 4 + 2e * 2 H ’ “ C IO , ♦ H 20 1,19

0 2 * 4f- + 4H* = 2H20 1,23

M n 0 2 + l e  * 4M' - M n 2'  ̂ 2H ,0 1,23

2NOj *- lût»' + 121Г = N 2T «■ 6 II20 1,24

Cr2o j '  + 6«*- + 141Г - 2C r1- » 7H20 1,33
C l2 * l e  = 2C1' 1,36

C IO 4 » 8?' + 81Г = С Г  + 4H20 1,38

BrO j + 6 e' + 6H ’ - B r ’ + 3H->0 1.45

C lO j + be' +6 H ‘ - Cl- + 3H20 1,45

Pb 0 2 + le" + 2H ' - Pb2' + 2H20 1,46

C rO i' + ie ' * 811 *= C r  ‘ + 4H20 1,48

н е ю  + H* * 2e' - С Г  * H 20 1,50
H C I0 2 + 4f" + 3 H ‘ - С Г  + 2H20 1.57

M n 0 4' + 5c' + 8 M' - M n 2‘ + 4И-.0 1,51

2 ВЮ ] + lOf- * I2H* B r2 +6H20 1,52

M 11O 4 + 3em * 4H* - M n 0 2 + 2H,0 1.69

H 20 2 ♦ l e '  + 2 H ‘ = 2 l l20 1,77
Co- 1 + г ' - C o2' 1.81
BrOj' * l e  + 2H* - B rO j + H 20 1,76
0 , + le ' + 21Г • 0 2 + H 20 2,07

M n 0 4' + l e '  * 4M* - M n 0 2 + 2H,0 2.26

F 2 ► le  - 2F ' 2,87
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