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ВВЕДЕНИЕ 

Физическая химия, являясь одной из фундаментальных естест-
венно-научных дисциплин, изучает материальный мир, законы его 
развития, химическую форму движения материи. Изучение физиче-
ской химии способствует формированию у студентов диалектическо-

го мышления, выработке научного взгляда на мир в целом. 

Физическая химия как наука имеет многообразные перспективы 

во всех направлениях развития научно-технического прогресса. 
Творческое применение законов физической химии к конкрет-

ным литейным и металлургическим процессам позволяет вскрыть ме-
ханизм протекания химических реакций в расплавах и управлять ими 

вплоть до момента заливки расплава в литейную форму, создавая тем 

самым благоприятные условия проведения технологического процес-
са плавки. 

Программа курса физической химии составлена в соответствии 

с современным уровнем развития химической науки и требованиями 

к подготовке высококвалифицированных специалистов-инженеров 
для народного хозяйства страны. 

Настоящее пособие составлено в соответствии с учебной про-
граммой дисциплины «Физическая химия» для студентов специали-

зации 1-36 02 01 04 «Организация и управление литейным производ-

ством» дневной формы обучения по разделам: химическая термоди-

намика, химическая кинетика гомогенных и гетерогенных процессов, 
химическое равновесие, растворы и коллоидные системы, термоди-

намика поверхностных явлений и адсорбция, физико-химический 

анализ и диаграммы состояния двухкомпонентных систем, коррозия и 

защита металлов от коррозии. 

В каждом разделе приводится теоретическое введение, примеры 

решения типовых задач по теме раздела, а также задачи, требующие 
решения, и ответы к ним в приложении. 

Курс физической химии читается студентам 1-го курса в тече-
ние одного семестра. Текущий контроль осуществляется путем ак-
тивного участия студентов в процессе выполнения лабораторных ра-
бот, проведения консультаций и практических занятий, экзамена. 

При изучении данного курса полезно знание таких дисциплин как: 
• Физика (молекулярная физика, газовые законы, законы со-

хранения энергии); 

• Высшая математика. 
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РАЗДЕЛ I 

Термодинамика. Элементы химической термодинамики. 

Энергетика химических процессов 

При решении задач этого раздела см. табл. П.1.1, П.1.2, П.1.3. 

Науку о взаимных превращениях различных видов энергии на-
зывают термодинамикой (в переводе с греч. – «движение теплоты»). 

Термодинамика базируется, в основном, на двух законах, называемых 
первым и вторым началами термодинамики, хотя известны три закона 
термодинамики. 

Термодинамика устанавливает законы превращений, а также 
направление самопроизвольного течения различных процессов в дан-

ных условиях. 
При химических реакциях происходят глубокие качественные 

изменения в системе, рвутся связи в исходных веществах и возни-

кают новые связи в конечных продуктах. Эти изменения сопровож-

даются поглощением или выделением энергии. В большинстве слу-

чаев этой энергией является теплота. Раздел термодинамики, изу-

чающий тепловые эффекты химических реакций, называют термо-

химией. Реакции, которые сопровождаются выделением теплоты, 

называют экзотермическими, а те, которые сопровождаются по-

глощением теплоты, эндотермическими. Теплоты реакций являют-
ся, таким образом, мерой изменения свойств системы, и знание их 

может иметь большое значение при определении условий протека-
ния тех или иных реакций. 

При любом процессе соблюдается закон сохранения энергии как 
проявление более общего закона природы – закона сохранения мате-
рии. Теплота Q, поглощенная системой, идет на изменение ее внут-
ренней энергии ΔU и на совершение работы А: 

 .или AQUAUQ −=Δ+Δ=  (1.1) 

Внутренняя энергия системы U – это общий ее запас, включаю-

щий энергию поступательного и вращательного движения молекул, 
энергию внутримолекулярных колебаний атомов и атомных групп, 

энергию движения электронов, внутриядерную энергию и т. д. Внут-

ренняя энергия – полная энергия системы без потенциальной энергии, 

обусловленной положением системы в пространстве, и без кинетиче-
ской энергии системы как целого. Абсолютное значение внутренней 

энергии U веществ неизвестно, т. к. нельзя привести систему в со-
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стояние, лишенное энергии. Внутренняя энергия, как и любой вид 
энергии, является функцией состояния, т. е. ее изменение однозначно 
определяется начальным и конечным состоянием системы и не зави-

сит от пути перехода, по которому протекает процесс ΔU = U2 – U1, 

где ΔU – изменение внутренней энергии системы при переходе от на-
чального состояния U1 в конечное U2. Если U2 > U1, то ΔU > 0. Если 

U2 < U1, то ΔU < 0. 

Теплота и работа функциями состояния не являются, ибо они 

служат формами передачи энергии и связаны с процессом, а не с со-
стоянием системы. При химических реакциях А – это работа против 
внешнего давления, т. е. в первом приближении А = рΔV, где ΔV – из-
менение объема системы (V2 – V1). Так как большинство химических 
реакций проходит при постоянном давлении, то для изобарно-
изотермического процесса (р-const, T-const) теплота  

 ;VpUQp Δ+Δ=  (1.1′) 

 ( ) ( )1212 VVpUUQp −+−= ; 

 ( ) ( )1122 pVUpVUQp +−+= . 

Сумму U + рV обозначим через Н, тогда 

 .12 HHHQp Δ=−=  (1.2) 

Величину Н называют энтальпией. Таким образом, теплота при 

р = const, T = const приобретает свойство функции состояния и не за-
висит от пути, по которому протекает процесс. Отсюда теплота реак-
ции в изобарно-изотермическом процессе Qр равна изменению эн-

тальпии системы ΔН (если единственным видом работы является ра-
бота расширения): 

 .НQp Δ=  (1.3) 

Энтальпия, как и внутренняя энергия, является функцией со-
стояния; ее изменение (ΔН) определяется только начальными и ко-
нечными состояниями системы и не зависит от пути перехода. Не-
трудно видеть, что теплота реакции в изохорно-изотермическом про-
цессе (V = const; T = const), при котором ΔV = 0, равна изменению 

внутренней энергии системы: 

 .UQV Δ=  (1.4) 
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Теплоты химических процессов, протекающих при р, T = const и V, 
T = const, называют тепловыми эффектами. Тепловые эффекты изо-
барного и изохорного процессов не равны между собой. 

 .VpUН Δ+Δ=Δ  

Аналогично 

 .VpQQ Vp Δ+=  (1.5) 

Используя уравнение Клапейрона–Менделеева PV = nRT, можно 
заменить произведение рΔV равным ему произведением nRT, тогда 
получим 

 .или nRTНUnRTUН Δ−Δ=ΔΔ+Δ=Δ  (1.6) 

Аналогично 

 nRTQQ Vp Δ+= , 

где Δn – изменение числа молей газообразных веществ, происходящее 
в результате химической реакции; 

 12 nnn −=Δ , 

где n2 – число молей газообразных продуктов реакции; n1 – число мо-
лей газообразных исходных веществ. 

Для процесса, сопровождающегося выделением теплоты (экзо-
термического процесса), Qр(ΔН) и QV(ΔU) считаются отрицательны-
ми, т. к. реакция приводит к уменьшению энтальпии и внутренней 
энергии системы: 

 ( ) 12.кт.,0 HHHQp <<Δ ,  или 

 ( ) 12к.т.,0 UUUQV <<Δ . 

Для эндотермического процесса, который сопровождается по-
глощением теплоты, тепловой эффект считается положительным, 
т. к. в результате процесса энтальпия и внутренняя энергия системы 
увеличиваются: 

 ( ) 12к. т.,0 HHНQp >>Δ , или 

 ( ) 12.к т.,0 UUUQV >>Δ . 

Энтальпия измеряется в тех же единицах, что и внутренняя 
энергия, т. е. в кДж или ккал, отнесенных обычно к 1 молю вещества. 
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При изотермическом процессе передача теплоты от одной сис-
темы к другой производится при постоянной температуре. Для иде-
ального газа dU = 0, поэтому δQт = δА, т. е. все сообщенное газу тепло 
превращается в работу: 

 
2

1

1

2 lnln
2

1

2

1 P

P
nRT

V

V
nRTdv

V

nRT
pdVA

V

V

V

V
==== ∫∫ . (1.7) 

При изохорическом процессе V = const, а 0=ρ=δ dVA , следова-
тельно UQdUQA VV Δ==δ= или,0 , т. е. все тепло, подводимое 
к системе, идет на увеличение ее внутренней энергии: 

 .nRTНU Δ−Δ=Δ  (1.8) 

При изобарическом процессе p = const работа не равна нулю. 

 )( 12

2

1

VVppdVA
V

V
−== ∫ , (1.9) 

для идеального газа ( )12 TTnRA −= . 

Термохимические расчеты основаны на законе Гесса (1840): те-
пловой эффект реакции зависит только от природы и физического со-
стояния исходных веществ и конечных продуктов, но не зависит от 
пути перехода. 

Часто в термохимических расчетах применяют следствие из за-
кона Гесса: тепловой эффект реакции (ΔНх.р) равен сумме энтальпий 

(теплот) образования 0
обрНΔ  продуктов реакции за вычетом суммы эн-

тальпий (теплот) образования 0
обрНΔ  исходных веществ с учетом ко-

эффициентов перед формулами этих веществ в уравнении реакции: 

 ∑∑ Δ−Δ=Δ исх0
обр

прод0
обрх.р ННН . (1.10) 

Из закона Гесса вытекает несколько следствий. Два важнейших 
из них позволяют определять тепловые эффекты любых химических 
реакций через теплоты образования и теплоты сгорания. 

Под энтальпией (теплотой) образования понимают тепловой 

эффект реакции образования 1 моля сложного вещества из простых 
веществ, термодинамически устойчивых при постоянном давлении 

и температуре. Энтальпию (теплоту) образования чаще всего опреде-
ляют при стандартных условиях: Т = 298 К (25 ºС) и p = 1 атм 

(101325 Па), в этом случае она называется стандартной энтальпией 
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(теплотой) образования 0
298НΔ  или 0

обрНΔ  (надстрочный знак 0 ука-
зывает стандартное давление, знак 298 – температуру). 

Стандартные энтальпии (теплоты) образования простых веществ 
(О2, Н2, N2, Al…) условно принимаются равными нулю. Стандартные 
теплоты образования химических соединений приведены в справоч-
ной литературе (табл. П.1.1). 

Некоторые соединения не удается получить из простых веществ, 
поэтому нельзя измерить их энтальпию (теплоту) образования. В этих 
случаях пользуются значениями теплот сгорания. 

Теплотой сгорания 0
сгорНΔ  называется тепловой эффект реакции 

сгорания одного моля данного вещества при данных условиях (р и Т): 

 0прод
сгор

исх0
сгорх.р ННН ΣΔ−ΣΔ=Δ  (1.11) 

(значения которых приведены в справочной литературе). 

Химическое сродство 
Второй закон термодинамики, известный как закон возрастания 

энтропии, утверждает, что различные виды энергии могут полностью 

превращаться в теплоту, но невозможно полное превращение теплоты 

в работу. 
Самопроизвольно могут протекать реакции, сопровождающиеся не 

только выделением теплоты (принцип Бертло), но и поглощением теплоты. 

Реакция, идущая при данной температуре с выделением тепло-
ты, при другой температуре проходит с поглощением теплоты. Здесь 
проявляется диалектический закон единства и борьбы противополож-

ностей. С одной стороны система стремится к упорядочиванию (агре-
гации), с другой стороны, система стремится к беспорядку (дезагрега-
ции). Первая тенденция растет с понижением, а вторая с повышением 

температуры. Тенденцию к беспорядку характеризует величина, ко-
торую называют энтропией (S). 

Энтропия отражает движение частиц вещества и является мерой 

неупорядоченности системы. 

Она возрастает с увеличением движения частиц: при нагрева-
нии, испарении, диссоциации, плавлении, расширении газа, при ос-
лаблении или разрыве связей между атомами и т. д. 

Процессы, связанные с упорядоченностью системы: конденса-
ция, кристаллизация, сжатие, упрочнение связей, полимеризация 
и т. д. ведут к уменьшению энтропии. 
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Об изменении энтропии в химических реакциях судят следую-

щим образом: 

1. Если при химической реакции происходит увеличение числа 
молей газообразных продуктов, то ΔS > 0: 

 ( ) ( ) ( ) ( )г2ж3жт 3H2AlCl6HClAl2 +=+ ; n1 = 0, n2 = 3, Δn = 3 – 0 = 3. 

2. Если при химической реакции происходит уменьшение числа 
молей газообразных продуктов, то ΔS < 0: 

 ( ) ( ) ( )г2г2г 2COО2CO =+ ; n1 = 3, n2 = 2, Δn = 2 – 3 = –1. 

3. Если при химической реакции не происходит изменение чис-
ла молей газообразных веществ, то ΔS = 0: 

 ( ) ( ) ( )г2г2)(2г НCOОНСО +=+ n ; n1 = 2, n2 = 2, Δn = 0. 

Энтропия является функцией состояния системы и ее изменение 
(ΔS) зависит от начального (S1) и конечного (S2) состояния системы 

и не зависит от пути процесса: 

 ∑ ∑−=Δ 0
исх.в

0
прод.реакцх.р SSS , (1.12) 

ΔS = S2 – S1, если S2 > S1, то ΔS > 0; если S2 < S1, то ΔS < 0; 

 

фаз.перех

фаз.перех
фаз.перех Т

Н
S

Δ
=Δ ; 

 
Т

Н
S

обр.проц
обр.проц

Δ
=Δ . (1.12′) 

Изменение энтропии при нагревании газа при постоянном объе-
ме (ΔS1) и постоянном давлении (ΔS2) вычисляют: 

 );/ln( 12121 TTCSSS V ⋅=−=Δ  

 ),/ln( 12122 TTСSSS р ⋅=−=Δ  (1.13) 

где СV, Ср – молярные теплоемкости при постоянном объеме и посто-
янном давлении соответственно, Дж/К. 

Значения энтропии приведены в табл. П.1.2. 

Так как энтропия растет с повышением температуры, то можно 
считать, что мера беспорядка ≈ТΔS. Энтропия выражается 
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в Дж/(моль ⋅ К). Таким образом, движущая сила процесса складывает-
ся из двух сил: стремления к упорядочению (Н) и стремления к бес-
порядку (ТS). При p = const и T = const общую движущую силу про-
цесса, которую обозначают ΔG, можно найти из соотношения: 

 ( ) ( ) STНGTSTSHHG Δ−Δ=Δ−−−=Δ ;1212 . (1.14) 

Величина G называется изобарно-изотермическим потенциалом 
или энергией Гиббса. Итак, мерой химического сродства является 
убыль энергии Гиббса (ΔG), которая зависит от природы вещества, 
его количества и от температуры. Энергия Гиббса является функцией 
состояния, поэтому 

 0исх
обр

прoд0
обрх.р GGG ΣΔ−ΣΔ=Δ . (1.15) 

Значения 0
обрGΔ  приведены в справочной литературе табл. П.1.3. 

Самопроизвольно протекающие процессы идут в сторону 
уменьшения потенциала и, в частности, в сторону уменьшения ΔG. 

Если ΔG < 0, процесс принципиально осуществим; если ΔG > 0, про-
цесс самопроизвольно проходить не может. Чем меньше ΔG, тем 
сильнее стремление к протеканию данного процесса и тем дальше он 

от состояния равновесия, при котором ΔG = 0 и ΔН = ТΔS. 
Из соотношения STНG Δ−Δ=Δ  видно, что самопроизвольно 

могут протекать и процессы, для которых ΔН > 0 (эндотермические). 
Это возможно, когда ΔS > 0, но (ТΔS) > (ΔН), и тогда ΔG < 0. С другой 

стороны, экзотермические реакции (ΔН < 0) самопроизвольно не про-
текают, если при ΔS < 0 окажется, что ΔG > 0. 

В изолированной системе критерием направленности самопро-
извольного процесса и равновесия является: ΔS ≥ 0. 

Пример 1. Определить работу изотермического обратимого 
расширения 5 молей водяного пара от 55 102,0до105,0 ⋅⋅  Па при 330 К. 

Вариант решения. Работа (А) обратимого изотермического рас-
ширения газа вычисляется по формуле 

 ),/ln( 21 PPnRTA ⋅=  

где n – число молей газа; Р1 – начальное давление пара, Па; Р2 – конеч-
ное давление пара, Па; R – газовая постоянная, 8,314 Дж/(моль ⋅ К); 
Т – абсолютная температура, К. 

 кДж57,12)102,0/105,0ln(330314,85 55 =⋅⋅⋅⋅⋅=A . 
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Пример 2. Рассчитайте ΔН0
 и ΔU

0
 системы: 

( ) ( ) ( ) ( )г2гг2г2 О4НСlО2Н2Cl +=+ , если теплота (энтальпия) образо-

вания ( )[ ]
0

гOH298 2
НΔ  = –241,84 кДж/моль; ( )[ ]

0
гHCl298НΔ  = –92,3 кДж/моль. 

Вариант решения. Изменение внутренней энергии ΔU
0
 нахо-

дим по формуле 

 nRTНU Δ−Δ=Δ 00 ; 

 ∑ ∑ =−=−=Δ 145исхпродмолей nnn . 

Тепловой эффект реакции находим по следствию из закона Гесса: 

 0
298х.р
НΔ = ( )[ ]

0
гHCl2984 НΔ  – ( )[ ]

0
гOH298 2

2 НΔ  = 4(–92,3) – 2(–241,84) = 114,48 кДж. 

Находим изменение внутренней энергии: 

 кДж11210298314,8148,114 30 =⋅⋅⋅−=Δ −U . 

Пример 3. Определить работу изобарного обратимого расшире-
ния 3 молей идеального газа при его нагревании от 298 до 400 К. 

Вариант решения. Работа (А) обратимого расширения n молей 

газа при постоянном давлении рассчитывается по формуле 

 ( ) ( ) .кДж544,2298400314,8312 =−⋅=−⋅= TTRnA  

Пример 4. Определите изменение внутренней энергии при ис-
парении 250 г воды при 20 ºС, допуская, что пары воды подчиняются 
законам идеальных газов, объемом жидкости по сравнению с объе-
мом пара можно пренебречь, удельная теплота парообразования воды 

составляет 2451 Дж/г. 
Вариант решения. В случае испарения воды при фазовом пере-

ходе: 

 ( ) ( )пар2ж2 OHOH ↔ , Δn = 1 – 0 = 1. 

Изменение внутренней энергии при испарении находим по формуле 

 nRTНU Δ−Δ=Δ 00 , 

где ΔН0
 – молярная теплота парообразования; 

 ;Дж441181824510 =⋅=ΔН  

 ( ) .кДж57818/250293314,81441180 =⋅⋅⋅−=ΔU  



 12

Пример 5. Определить тепловой эффект разбавления 30,8%-ного 
водного раствора NaOH до концентрации 0,442 % при 298 К. 

Вариант решения. В справочнике находим интегральные теп-
лоты растворения. Так как в справочнике [10] концентрации выраже-
ны в молях Н2О на 1 моль NaOH, то пересчитаем концентрации: 

30,8/40 моль NaOH растворено 69,2/18 моль Н2О; 
1 моль NaOH растворено Х1 моль Н2О; 

 NaOHмоль1наОНмоль5
08,300,18

402,69
21 =

⋅
⋅=Х . 

Аналогично 
0,442/40 моль NaOH растворено 99,558/18 моль Н2О; 
1 моль NaOH растворено Х2 моль Н2О; 

 NaOHмоль1наОНмоль500
442,018

40558,99
22 =

⋅
⋅=Х . 

Интегральные теплоты растворения NaOH для начальной и конечной 
концентрации растворов находим в том же справочнике [10] (табл. 1.1): 

Таблица 1.1 

Число молей Н2О на 1 моль NaOH 5 500 

0
mНΔ , кДж –37,76 –42,36 

 ( ) .кДж/моль6,476,3736,420
разб −=−−−=ΔH  

Разбавление раствора NaOH сопровождается выделением теплоты. 
Пример 6. Определить изменение энтропии при фазовых пре-

вращениях, если удельная теплота плавления свинца 23,4 кДж/кг, 
а температура плавления свинца 327,4 ºС. Найдите изменение энтро-
пии при плавлении 250 г твердого вещества. 

Вариант решения. Изменение энтропии при фазовом превра-
щении находим по формуле 

 
фаз.перех

фаз.перех

Т
Н

S
Δ

=Δ ; 

 ;К4,6002734,327 =+=Т  

 ;Дж585025,023400фаз.перех =⋅=ΔН  

 Дж/К74,9
4,600

5850 ==ΔS . 



 13

Пример 7. Реакция горения этилового спирта выражается тер-
мохимическим уравнением 

 ( ) ( ) ( ) ( ) ?,О3Н2СО3ОOHHC 0
ж2г2г2ж52 =Δ+=+ Н  

Вычислите тепловой эффект реакции ΔН, если известно, что мо-
лярная теплота парообразования ( )ж52 OHHC  равна +42,36 кДж, из-
вестны теплоты образования: ( ) ( ) ( )ж2г2г52 ОН,СО,ОННС . 

Вариант решения. Для определения ΔН0
 реакции необходимо 

знать теплоту образования ( )ж52 OHHC , которую находим из данных: 
фазовый переход 

 ( ) ( ) .кДж36,42,ОННСОННС дафаз.перехог52ж52 =Δ↔ Н  

Согласно следствию из закона Гесса находим энтальпию обра-
зования С2 Н5ОН(ж). Учитывая, что теплота образования  

 ( )[ ] ,кДж/моль31,2350
ОННСобр г52

−=ΔН  

находим теплоту образования 

 ( )[ ] кДж/моль.67,27736,4231,2350
ОННСобр ж52

−=−−=ΔН  

Вычисляем ΔН0
х.р реакции, применяя следствие из закона Гесса. 

Из табл. П.1.1 находим: 

 ( ) ,кДж/моль51,3930
СОобр 2

−=ΔН  

 ( ) кДж/моль;84,2850
жОобрН 2

−=ΔН  

 ( ) ( ) кДж.87,136667,27784,285351,39320
х.р −=+−+−=ΔН  

Пример 8. При образовании 10,2 г Al2О3 из простых веществ 
выделяется 166,98 кДж теплоты. Рассчитайте стандартную энтальпию 
образования оксида алюминия. Напишите термохимическое уравне-
ние реакции образования Al2О3. 

Вариант решения. Составим уравнение реакции таким обра-
зом, чтобы в результате был получен 1 моль Al2О3: 

 ( ) ( ) ( )т32г2т ОAlО
2

3
2Al =+ . 

Находим количество теплоты, которое выделяется при образо-
вании 1 моля Al2О3, т. е. 102 г, из пропорции: 
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10,2 г Al2О3  – 166,98 кДж; 

102 г Al2О3 – х; 
х = 1669,8 кДж. 

Следовательно, кДж/моль8,16690
OобрAl 32

−=ΔН  (знак «–», т. к. те-
пло выделяется). 

Термохимическое уравнение реакции: 

 ( ) ( ) ( )т32г2т ОAlО
2

3
2Al =+ , ΔН0

 = –1669,8 кДж. 

Пример 9. Вычислить ΔН0
, ΔS

0
, ΔG

0
 реакции, протекающей по 

уравнению 

 ( ) ( ) ( ) ( )гТТк32 3СО2Fe3СOFe +=+ . 

Возможна ли реакция восстановления Fe2O3 углеродом при 

Т1 = 500К и Т2 = 1000 К. 

Стандартные теплоты образования и энтропии веществ: 
( ) ,00
Fe =ΔН  ( ) ;00

C =ΔН  

( ) ;кДж/моль1,8220
ОFe 32

−=ΔН  

( ) ;кДж/моль52,1100
СО −=ΔН  

( ) К;Дж/моль2,270
Fe ⋅=S  

( ) ;КДж/моль69,50
C ⋅=S  

( ) ;КДж/моль96,890
OFe 32

⋅=S  

( ) К.Дж/моль91,1970
CO ⋅=S  

Вариант решения. Изменение энтальпии и энтропии химиче-
ской реакции находим согласно следствию из закона Гесса: 

 ( ) ( ) кДж54,4901,82256,3311,82252,11030
х.р =+−=−−−=ΔН ; 

 =−⋅−⋅+⋅=Δ 96,8969,532,27291,19730
х.рS   

 Дж/К1,54196,8907,174,5473,593 =−−+= . 

Возможность реакции восстановления определяем, вычисляя 
энергию Гиббса по формуле 

 STНG Δ−Δ=Δ . 
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Если ΔG < 0, то реакция возможна: 

 ;кДж99,219101,54150054,490 3
500 =⋅⋅−=Δ −G  

 ΔG > 0; 

 ;кДж51,48101,541100054,490 3
1000 −=⋅⋅−=Δ −G  

 ΔG < 0. 

Реакция восстановления Fe2O3 углеродом возможна только при 

1000 К, т. к. ΔG1000 < 0. 
Пример 10. Рассчитать тепловой эффект реакции получения га-

зообразного трихлорметана при 600 К, если известны ΔН0
обр и сред-

ние теплоемкости ⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
pC всех участников реакции: 

 ( ) ( ) ( ) ( )гг3г2г4 3НСlСНСl3СlCH +=+ ; 

ΔН0
, кДж/моль            –74,9       0         –100,4       –92,3; 

pC ,  Дж/(моль ⋅ К)     +17,5     +36,7    +81,4         +26,5. 

Вариант решения. Тепловой эффект реакции зависит от темпе-
ратуры (Т) и согласно закону Кирхгофа вычисляется по формуле 

 ∫ ⋅Δ+Δ=Δ
Т

pТ dТCНН
298

0
298 , т. е. 

 ∫ ⋅Δ+Δ=Δ
600

298

0
298600 dТCНН p . 

 ;кДж4,3029,743,9234,1000
298 −=+⋅−−=ΔН  

 Дж/К;3,337,3635,175,2634,81 =⋅−−⋅+=pC  

 ( ) кДж34,2922986003,33104,302 3
600 −=−+⋅−=ΔН  (реакция экзотерми-

ческая). 
Пример 11. Для реакции AgCl1/2ClAg 2 =+  вычислите теплоту 

обратимого процесса, сведя данные справочника и результаты вычис-
лений в таблицу, покажите, что ΔG

0
 и ΔН0

 не зависят от пути процес-
са, а работа А и количество выделяющейся теплоты Q зависят. Мак-
симальная полезная работа А′max = 109804,9 Дж/моль. 
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Вариант решения. Находим 0
обр.процSΔ  по следствию из закона 

Гесса (табл. П.1.2): 

 .КДж/моль12,585,11169,4207,960
обр.проц ⋅−=−−=ΔS  

Известно, что при постоянных значениях давления и температуры 

 GA Δ−=′
max . 

Подставим maxA′  в уравнение: 

 000 STНG Δ−Δ=Δ . 

Учитывая, что 

 

Т
Q

S
p.обр.проц0

обр.проц =Δ , 

получим 

 maxобр.проц
0 АQН ′−=Δ . 

Вычислим 

 ;Дж/моль1732029812,580
обр.проц.обр.проц −=⋅−=⋅Δ= ТSQр  

 .Дж/моль9,1271249,109804173200 −=−−=ΔН  

Работа необратимого процесса равна 0 (табл. 1.2). 

Таблица 1.2 

Процесс  0

рНΔ , Дж/моль А′, Дж/моль Qр, Дж/моль 

Необратимый 127124,9 0 127124,9 

Обратимый  127124,9 109804,9 17320,0 

Из приведенных данных видно, что работа А′max  и теплота Qр, 

выделяющаяся в ходе реакции, зависят от условий проведения реак-
ции, а изменение энтальпии не зависит. 

Задачи 

1. При выплавке чугуна в домне происходят разнообразные хими-

ческие процессы: разложение карбонатов, восстановление оксидов же-
леза углеродом, оксидом углерода (II). Вычислить тепловые эффекты 

химических реакций по стандартным теплотам образования веществ: 
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а) ( ) ( ) ( ) ( )г2к43гк32 СОO2FeCOO3Fe +=+ ; 

б) ( ) ( ) ( )г2кк3 СОMgOMgCO += . 

2. Металлотермия, т. е. процесс восстановления соединений ме-
таллов более активными металлами, – распространенный метод полу-
чения чистых металлов. Вычислить тепловые эффекты реакции полу-
чения металла по стандартным теплотам образования: 

а) ( ) ( ) ( ) ( )кккк52 5СaО2V5СaОV +=+ ; 

б) ( ) ( ) ( ) ( )к32ккк ОAl3Ni2Al3NiO +=+ . 

3. Определить изменение энтропии при фазовых превращениях, 
если удельная теплота плавления свинца 23,4 кДж/кг, а температура 
плавления свинца 327,4 ºС. Найдите изменение энтропии при плавле-
нии 750 г твердого вещества 

4. Определить изменение внутренней энергии при испарении 
750 г Н2О при 20 ºС, допуская, что пары воды подчиняются законам 
идеальных газов (объемом жидкости по сравнению с объемом пара 
можно пренебречь), идеальная теплота парообразования воды равна 
2451 Дж/г. 

5. Рассчитайте 0
298UΔ  системы: 

 ( ) ( ) ( ) ( )г2гг2г2 О4НСlО2Н2Cl +=+ , 

если теплота образования 

 ( )[ ] ,кДж/моль84,2410
ОНобр г2

−=ΔН  ( )[ ] кДж/моль3,920
НClобр г

−=ΔН . 

6. Уменьшается или увеличивается энтропия при переходах: 
а) воды в пар; б) графита в алмаз? Почему? Вычислите 0

298SΔ  для каж-

дого превращения. Сделайте вывод о количественном изменении эн-
тропии при фазовых и аллотропических превращениях. 

7. Вычислите изменение энтропии для реакций, протекающих 
по уравнениям: ( ) ( ) ( ) ( ) ( ) ( )г3г2г2г2г22г4 2NH3НN;3ННС2CH =++= . Почему 
в этих реакциях 0

298SΔ  > 0; <0? 

8. Рассчитайте 0
298HΔ  и 0

298UΔ  системы: 

 ( ) ( ) ( )г3г2г2 2NН3НN ↔+ , 

если теплота образования ( )[ ] кДж/моль19,460
NHобр г3

=ΔH . 

9. Определите работу изобарного обратимого расширения 
9 моль идеального газа при его нагревании от 298 до 450 К. 
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10. Газообразный этиловый спирт С2Н5ОН можно получить при 
взаимодействии этилена С2Н4(г) и водяных паров. Напишите термохи-
мическое уравнение этой реакции, вычислив ее тепловой эффект. 

11. Напишите термохимическое уравнение реакции между СО(г) 
и водородом, в результате которой образуются СН4(г) и Н2О(г). Сколь-
ко теплоты выделится при этой реакции, если было получено 67,2 л 
метана в пересчете на нормальные условия? 

12. При сгорании газообразного аммиака образуются пары 
воды и оксид азота (II). Сколько теплоты выделится при этой реак-
ции, если было получено 44,8 л NO в пересчете на нормальные ус-
ловия? 

13. При сжигании 3 г магния выделилось 75,2 кДж тепла. Вы-
числить стандартную энтальпию образования оксида магния MgO. 
Напишите химическое уравнение. 

14. Реакция взаимодействия гидроксида алюминия с соляной 
кислотой идет по уравнению 

( ) ( ) ( ) ( ) ( )ж2рр3рррр3 О3НAlCl3HClOHAl +=+ −−− ; 0HΔ  = –234,2 кДж. 

Сколько тепла выделится, если для реакции взято 7,8 г Al(OH)3. 
15. Вычислить тепловой эффект реакции горения бензола С6Н6 

по уравнению: ( ) ( ) ( ) ( )г2г2г2г66 О3Н6СО7,5OНС +=+ , используя значение 
стандартных энтальпий образования веществ, написать термохимиче-
ское уравнение. 

16. На основании стандартных теплот образования, абсолютных 
стандартных энтропий соответствующих веществ вычислите 0

298GΔ  

реакции, протекающей по уравнению 

 ( ) ( ) ( ) ( )г2гг3г2 О6Н4NО4NH5О +=+ . 

Возможна ли эта реакция при стандартных условиях? 

17. Вычислите 0
298HΔ , 0

298SΔ  и 0
298GΔ  реакции, протекающей по 

уравнению 

 ( ) ( ) ( ) ( )г2кг2к32 О3Н2Fe3НOFe +=+ . 

Возможна ли эта реакция при температуре 2000 К? 
18. На основании стандартных теплот образования и абсолют-

ных стандартных энтропий соответствующих веществ вычислите 
0
298GΔ  реакции, протекающей по уравнению 

 ( ) ( ) ( ) ( )ж2г2г2г42 О2H2СO3OHC +=+ . 
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Возможна ли эта реакция при стандартных условиях? 

19. Пользуясь справочными таблицами рассчитать значение 
0
298GΔ  реакции: ( ) ( ) ( ) ( )кккк РbОNiPbNiO +=+  и установить, может ли 

она протекать самопроизвольно при стандартных условиях (25 ºС)? 

20. Рассчитать значение 0
298GΔ  реакции 

 ( ) ( ) ( ) ( )к32кк43к O4Al9FeO3Fe8Al +=+  

и установить, в каком направлении она может протекать самопроиз-
вольно при 25 ºС? 

21. Пользуясь справочными данными, показать, что реакция 

 ( ) ( ) ( ) ( )кккк ZnCuОZnOCu +=+  невозможна. 

22. Рассчитать 0
298GΔ  реакции 

 ( ) ( ) ( ) ( )г2кгк32 3CО2Fe3COOFe +=+  

и установить, в каком направлении она может протекать самопроиз-
вольно при стандартных условиях? 

23. Какие из оксидов могут быть восстановлены водородом до сво-
бодного металла при 298 К: Al2O3, CuO? Ответ подтвердите расчетом. 

24. Установить возможность или невозможность самопроиз-

вольного протекания реакции при 298 К: ( ) ( ) ( )г2гг2 О
2

1СОCO +→ . От-

вет подтвердите расчетом. 
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РАЗДЕЛ II 

Химическая кинетика и химическое равновесие 
Скорость гомогенной химической реакции измеряется изме-

нением концентрации вступающего в реакцию или образующегося 
в результате реакции вещества в единицу времени. Скорость вы-

ражают – моль/(л · с), моль/(л · мин). Основными факторами, опре-
деляющими скорость химических реакций, являются: природа реа-
гирующих веществ, концентрация, температура, давление, присут-
ствие катализатора и т. д. 

Зависимость скорости реакции от концентрации выражается ос-
новным законом химической кинетики – законом действующих масс 
(Гульдберг, Вааге, 1867 г.). 

Скорость гомогенной химической реакции (V) при постоянной 

температуре прямо пропорциональна произведению концентраций 

реагирующих веществ, возведенных в степени, соответствующие их 
стехиометрическим коэффициентам в уравнении реакции. 

Так, в гомогенной реакции ( ) ( ) ( )ггг СnBmA ρ=+  уравнение для оп-

ределения скорости реакций примет вид 

 
n
B

m
A CCKV ⋅⋅= , (2.1) 

где K – константа скорости реакции, численно равна скорости ре-
акции при концентрации каждого из реагирующих веществ 
1 моль/л. Для гетерогенной химической реакции концентрации 

веществ в твердой фазе включаются в константу скорости, напри-

мер, для реакции 

 ( ) ( ) ( )г2г2т СООС =+  

скорость химической реакции примет вид 

 SKV ⋅⋅⋅= ДCО2 , 

где Д – коэффициент диффузии (учитывает скорость подвода кисло-
рода в зону реакции); S – площадь поверхности раздела фаз, м2

. 

Зависимость скорости реакции от температуры определяется  
приближенным правилом Вант-Гоффа: при постоянной концентрации 

скорость химической реакции увеличивается в 2–4 раза при повыше-
нии температуры на каждые 10º. Математически эта зависимость вы-

ражается соотношением: 
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 10
12

1

2

tt

t

t

V

V
−

γ= , (2.2) 

где Vt2 и Vt1 – скорости реакции соответственно при конечной t2 и на-
чальной t1 температурах; γ – температурный коэффициент реакции, 

который показывает, во сколько раз увеличивается скорость реакции 

при повышении температуры на 10º. 

В химической практике удобнее пользоваться продолжительно-
стью (временем) реакции (τ): 

 10
12

12

11
tt −

γ⋅
τ

=
τ

, (2.3) 

где τ2 и τ1 – время реакции соответственно при температурах t2 и t1. 

В момент химического равновесия изменение энергии Гиббса в 
системе не происходит, т. е. ΔG = 0. Константу химического равнове-
сия легко найти из соотношения 

 Кpln0 ⋅⋅−=Δ RTG . (2.4) 

Для простейших систем константу равновесия можно опреде-
лить из равенства скоростей прямой и обратной реакций в момент 
равновесия. Она выражает закон действующих масс для равновесных 
систем, зависит от природы реагирующих веществ (ΔН0

 и S
0
) и темпе-

ратуры, но не зависит от концентрации. 

Например, в обратимой химической реакции: 

 ( ) ( ) ( ) ( )гггг dDrRbВaA +↔+ ; 

скорости прямой (V1) и обратной (V2) реакции равны 

 
b
В

a
A PPKV ⋅= 11 ; 

 
d

D
r

R PPKV ⋅= 22 , 

где Р – парциальное давление компонента. 
При химическом равновесии в газовой смеси V1 = V2 или 

 Кр
2

1 =
⋅
⋅=

b
B

a
A

d
D

r
R

PP

PP

K

K
. (2.5) 

Постоянная Кр называется константой химического равновесия. 
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Константа равновесия может быть выражена через концентра-
ции компонентов в растворе, например, через молярные доли (N): 

 
b
B

a
A

d
D

r
R

N
NN

NN
K

⋅
⋅= , 

или через равновесные молярные концентрации веществ [См]: 

 
[ ] [ ]
[ ] [ ]ba

dr

BA

DR

⋅
⋅=Кc . (2.6) 

При решении задач следует учитывать: 

 [ ] n
RT

Δ= КcКр , (2.7) 

где badrn −−+=Δ . 
Указанные способы выражения констант равновесия примени-

мы для систем, находящихся при постоянных давлении и температуре 
либо при постоянных объеме и температуре. 

Состояние химического равновесия существует при строго оп-
ределенных условиях (концентрация, температура, давление). При 
изменении одного из этих условий равновесие нарушается. 

Направление смещения химического равновесия при изменении 
концентрации, температуры или давления определяется правилом 
Ле Шателье–Брауна (1884): если на систему, находящуюся в состоянии 
химического равновесия, подействовать извне (т. е. изменить темпера-
туру, концентрацию или давление), то равновесие смещается в сторону 
той реакции, которая ослабляет произведенное воздействие. 

При увеличении концентрации исходных веществ равновесие 
смещается в сторону образования продуктов реакции. 

При повышении давления (для газов и паров) равновесие сме-
щается в сторону той реакции, которая сопровождается образованием 
меньшего числа молекул газообразных веществ. Если реакция идет 
без изменения объема, т. е. без изменения числа молекул газообраз-
ных веществ, то изменение давления не вызывает смещения химиче-
ского равновесия. 

При повышении температуры равновесие смещается в сторону 
реакции, идущей с поглощением тепла (ΔН > 0), эндотермической, 
а понижение температуры вызовет смещение равновесия в сторону 
экзотермической реакции (ΔН < 0). 

Пример 1. Определить энергию активации реакции А → 2А, 
если известно, что константа скорости реакции, измеренная при 
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20 ºС, равна ,мин103 12 −−⋅  а константа скорости реакции при темпе-
ратуре 50 ºС – .мин104 11 −−⋅  

Вариант решения. Для решения задачи необходимо воспользо-
ваться уравнением Аррениуса: 

 .ln
21

21акт

2

1

TT

TT

R

E

K

K

⋅
−⋅=  

Если преобразовать предыдущее уравнение, то легко определить 
энергию активации: 

 .ln
2

1

21

21
акт

K

K

TT

TT
RE ⎟⎟

⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
−
⋅=  

Подставим в уравнение данные задачи: 

 кДж/моль.9,673,13ln6,3154314,8
103

104
ln

293323

293323
314,8

2

1

акт =⋅⋅=
⋅
⋅

−
⋅⋅= −

−

E   

Пример 2. Установлено, что реакция 

 ( ) ( ) ( )гг32г242 HClClHCClHC +→  

первого порядка и при 450 ºС ее константа скорости равна .с101,3 13 −−⋅  

Вычислить время, за которое прореагирует половина исходного коли-
чества дихлорэтана. 

Вариант решения. Определяем период полураспада дихлорэта-
на по уравнению 

 ,
69,02ln

2/121

1 τ
=

τ
=

/

K  

где τ1/2 – время, за которое прореагирует половина исходного количе-
ства вещества; K1 – константа скорости реакции первого порядка: 

 .мин72,3c223
1010,3

69,069,0
3

1

2/1 ==
⋅

==τ −K
 

Пример 3. Константа равновесия Кр в системе 

 ( ) ( ) ( ) ( )г2кгк COFeCOFeO +↔+  

при некоторой температуре равна 0,2. Общее равновесное давление в сис-
теме равно 1 атм. Вычислить парциальные давления оксидов углерода. 
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Вариант решения. Парциальное давление газа в смеси – это 
давление, которое производил бы данный газ, если бы он один зани-

мал весь объем, занимаемый смесью газов, при данной температуре. 
Уравнение связывающее парциальные давления оксидов углерода с 
константой равновесия процесса: 

 ,2,0рК
CO

CO2 =′
P

P
 

где COP  и 
2COP  – парциальные давления оксидов углерода. 

Согласно закону Дальтона парциальные давления оксида угле-
рода (II) и оксида углерода (IV) взаимосвязаны: 

 общCOCO2
PPP =+ , 

 .атм1COCO2
=+ PP  

Для решения задачи составим систему из двух уравнений с дву-
мя неизвестными: 

 2,0
CO

CO2 =
P

P
, 

 .1COCO2
=+ PP  

Решая систему, определяем COP  и 
2COP : 

 
2СОСО 1 РР −= ; 

 .2,0
1

2

2

CO

CO =
− P

P
 

.атм833,0;атм167,0 COCO2
== PP  

Пример 4. В сосуде объемом 10 л находится 20 г водорода 
и 508 г паров йода. Какова будет концентрация этих веществ через 
6 с, если средняя скорость реакции равна 0,02 моль/(л · с). 

Вариант решения. Молярные массы водорода и йода равны со-
ответственно 2 г и 254 г. Находим исходные концентрации реаги-

рующих веществ. Исходные концентрации составляют: 
а) водорода = 20/2 молей в 10 л или 1 моль/л; 
б) йода = 508/254 молей в 10 л или 0,2 моль/л.  
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За 6 с концентрация водорода и йода уменьшились: 

 .моль/л0,12с6смоль/л02,0ср =⋅⋅=τΔ⋅=Δ VC  

Конечные концентрации реагирующих веществ стали равными: 

а) водорода: ;моль/л88,012,01 =−  

б) йода: .моль/л08,012,02,0 =−  

Пример 5. Во сколько раз изменится скорость химической ре-
акции ( ) ( ) ( )ггг 2 СВА =+  в тот момент, когда концентрация вещества А 

уменьшится на 0,1 моль/л по сравнению со скоростью в первоначаль-
ный момент? 

Исходные концентрации веществ: СА = 1 моль/л, СВ = 2 моль/л. 
Вариант решения. Согласно закону действующих масс началь-

ная скорость прямой реакции 

 .смоль/л421 22нач
0 ⋅=⋅⋅=⋅⋅= KKССKV ВА  

Изменение концентраций веществ А и В происходит в соответ-
ствии с уравнением реакции: 

А – 2В 

0,1 моль/л – х 
х = 0,2 моль/л. 
Конечные концентрации веществ А и В соответственно равны: 

;моль/л9,01,01кон =−=АС  

.моль/л8,12,02кон =−=ВС  

Скорость химической реакции в тот момент, когда концентра-
ции веществ А и В уменьшатся: 

 .смоль/л916,28,19,0 2
кон ⋅=⋅⋅= KKV  

Отношение .раз37,1
916,2

4

кон

нач ==
K

K

V

V
 Скорость химической реак-

ции уменьшится в 1,37 раза. 
Пример 6. Вычислить, во сколько раз уменьшится скорость реак-

ции, протекающей в газовой фазе, если понизить температуру от 120 до 
80 ºС. Температурный коэффициент скорости реакции равен 3. 

Вариант решения. В соответствии с правилом Вант–Гоффа 
отношение скоростей при начальной и конечной температурах 

следующее: 
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 10

80120

80

12010
12

1

2 или
−−

γ=γ=
V

V

Vt

Vt
tt

, 

где V120/V80 = 3
4
 = 81 или V120 = 81V80, т. е. скорость химической реак-

ции уменьшится в 81 раз. 
Пример 7. Химическое равновесие реакции 

 ( ) ( ) ( ) ( )п2гг2г2 ОНСОНCO +↔+  

установилось при следующих концентрациях в моль/л: 

 [ ] ,7СО2 =  [ ] ,5H2 =  [ ] ,01СО =  [ ] 14.OH2 =  

Равновесие системы было нарушено из-за уменьшения концен-

трации воды до 11 моль/л. Вычислите новые равновесные концентра-
ции всех веществ после сдвига равновесия. 

Вариант решения. Вычисляем константу равновесия до смеще-
ния равновесия: 

 
[ ] [ ]
[ ] [ ] 4

57

1410

НСО
ОНСОКс
22

2 =
⋅
⋅=

⋅
⋅= . 

Из условия задачи видно, что при уменьшении концентрации 

воды равновесие сместится в сторону прямой реакции согласно пра-
вилу Ле Шателье–Брауна. Смещение равновесия вызовет уменьшение 
концентраций СО2 и Н2 и увеличение концентраций СО и Н2О. В со-
ответствии с уравнением химической реакции все вещества реагиру-
ют в одинаковом соотношении. Обозначим изменение концентрации 

всех реагирующих веществ через х моль/л. 
После смещения равновесия новые равновесные концентрации: 

[ ] ( )моль/л,7СО '
2 х−=  [ ] ( ) ,моль/л5H '

2 х−=   

[ ] ( ) ,моль/л10СО ' х+=  [ ] ( ) .моль/л11OH '
2 х+=  

Константа равновесия после смещения равновесия примет вид 

 
[ ] [ ]
[ ] [ ]xx

xx

−⋅−
+⋅+==

57

1110
4Кс , 

;010232 =+− хх  

х1 = 0,44 моль/л 
(х2 = 22,5 моль/л отбрасываем, т. к. исходные концентрации 

меньше). 
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Новые равновесные концентрации в моль/л: 

[ ] ;6,560,447СО '
2 =−=  [ ] ;4,560,445H '

2 =−=  

[ ] 10,44;0,4410СО ' =+=  [ ] .11,440,4411OH '
2 =+=  

Пример 8. Константа равновесия системы. 

( ) ( ) ( )гг2г2 2НIIН ↔+  при некоторой температуре равна 40. Опре-
делить, какой % водорода и I2 перейдут в НI, если исходные концен-

трации этих веществ составляют по 0,01 моль/л. 
Вариант решения. Константа химического равновесия данной 

реакции: 

 
[ ]

[ ] [ ]22

2

IH

HIКс
⋅

= . 

Обозначим изменение концентрации Н2 и I2 через х моль/л, 
а НI – 2х моль/л в соответствии с уравнением реакции. Равновесные 
концентрации Н2 и I2  составят по (0,01 – х) моль/л, а НI – 2х моль/л. 
Подставим эти обозначения в выражение константы равновесия: 

 
[ ]

[ ]2

2

01,0

2
40Кс

х
х
−

== , 

;0001,02,09 2 =+− хх  

х1 = 0,0146 моль/л, 
х2 = 0,0076 моль/л. 
Отбрасываем большее значение х1, т. к. оно выше значения на-

чальной концентрации. Для определения % перехода Н2 и I2 в НI со-
ставляем пропорцию: 

0,01 моль/л – 100 %; 

0,0076 моль/л – х %; 

х = 76 %, т. е. столько же % Н2 и I2 перейдут в НI. 

Удобно при решении задачи пользоваться материальным балан-

сом реакции (табл. 2.1). 

Таблица 2.1 

Вещество  Снач Сравновесная ΔС 

Н2 0,01 0,01 – х –х 
I2 0,01 0,01 – х –х 
HI 0 2х +2х 
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Пример 9. При изготовлении отливок методом литья по выжи-

гаемым моделям возможна реакция: 

 ( ) ( ) ( ) ( )гг2п2г4 СО3НОНCH +↔+ . 

Определить состав газовой смеси после заливки металла в фор-
му, если исходная смесь состояла из 1 моля СН4 и 0,1моля паров Н2О, 

а Кр = 1. Считать, что других газов в системе нет. 
Вариант решения. Составим материальный баланс реакции 

(табл. 2.2). 

Таблица 2.2 

Компонент  Н2О СН4 СО Н2 

Начальная концентрация, моль/л 0,1 1 – – 

Израсходовано в реакции, моль/л х х – – 

Равновесная концентрация, моль/л 0,1 – х 1 – х х 3х 

Выражаем константу равновесия через молярные доли, в момент 
химического равновесия реакции число молей газовой смеси будет 
равно 
 ,21,1311,0 ххххх +=++−+−  

 1

21,1

1

21,1

1,0

21,121,1

3

Кс

3

=
⎟
⎠
⎞

⎜
⎝
⎛

+
−⋅⎟

⎠
⎞

⎜
⎝
⎛

+
−

⎟
⎠
⎞

⎜
⎝
⎛

+
⋅⎟

⎠
⎞

⎜
⎝
⎛

+=

х
х

х
х

х
х

х
х

        х = 0,0298. 

Равновесные концентрации, т. е. состав газовой смеси после за-
ливки металла в форму: 

[ ] моль/л;9702,00298,01СН4 =−=  

[ ] моль/л;0702,00298,01,0ОН2 =−=  

[ ] ;моль/л0298,0СО =  

[ ] .моль/л0894,00298,03Н2 =⋅=  

Пример 10. В гомогенной газовой системе DCBA +↔+ равнове-
сие установилось при концентрации: [В] = 0,05 моль/л; [С] = 0,02 моль/л. 
Константа равновесия Кр = 0,04. Вычислить исходные концентрации 

веществ А и В. 

Вариант решения. Составим материальный баланс реакции 

(табл. 2.3). 
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Таблица 2.3 

Компонент  Снач Скон ΔС 

А Х Х – 0,02 –0,02 

В 0,07 0,05 –0,02 

С 0 0,02 +0,02 

D 0 0,02 +0,02 

Выразим константу равновесия через молярные концентрации: 

 
[ ] [ ]
[ ] [ ] ( )02,005,0

02,002,0
04,0Кс

−
⋅=

⋅
⋅=

хВА
DС

, 

0,002х = 0,00044; 

х = 0,22 моль/л. 
Начальные концентрации: 

;моль/л22,0нач =AC  

.моль/л07,002,005,0нач =+=ВC  

Пример 11. Эндотермическая реакция разложения пентахлори-

да фосфора протекает по уравнению: 

 2(г)3(г)5(г) ClPClPCl +↔ , ΔН = +92,59 кДж. 

Как надо изменить: а) температуру; б) давление; в) концентрацию, 

чтобы сместить равновесие в сторону прямой реакции? 

Вариант решения. Смещением или сдвигом химического рав-
новесия называют изменение равновесных концентраций реагирую-

щих веществ в результате изменения одного из условий  реакции. На-
правление смещения равновесия определяется по принципу Ле Шате-
лье–Брауна: а) так как реакция разложения PCl5 эндотермическая 
(ΔН > 0), то для смещения равновесия в сторону прямой реакции 

нужно повысить температуру; б) в данной системе разложение PCl5 

ведет к увеличению объема (из одной молекулы газа образуются две 
газообразные молекулы), то для смещения равновесия в сторону пря-
мой реакции надо уменьшить давление; в) смещение равновесия 
в указанном направлении можно достигнуть как увеличением концен-

трации PCl5, так и уменьшением концентрации PCl3 или Cl2. 

Пример 12. Куда сместится равновесие в реакциях: 
1. 2(г)2(г)(г) BrH2HBr +↔ , ΔН = 72,38 кДж. 

2. ( ) ( ) ( )г2г2г 2СОО2СО =+ , ΔН = –565,67 кДж: 
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а) при повышении температуры; 

б) при понижении давления; 
в) при повышении концентрации исходных веществ? 

Вариант решения. Согласно принципу Ле Шателье–Брауна 
равновесие смещается для: 

первой реакции: 
а) → равновесие смещается вправо, в сторону эндотермической 

реакции; 
б) ↔ равновесие не смещается, число газообразных молекул не 

изменяется; 
в) → равновесие смещается в сторону, прямой реакции, умень-

шающей концентрации исходных веществ; 
второй реакции: 
а) ← равновесие смещается влево в сторону эндотермической 

реакции; 
б) ← равновесие смещается в сторону обратной реакции, увели-

чивающей число газообразных молекул; 
в) → равновесие смещается в сторону прямой реакции, умень-

шающей концентрации исходных веществ. 

Задачи 

1. Во сколько раз станет больше скорость прямой реакции, по 
сравнению со скоростью обратной реакции в системе: 

 2(г)2(г)(г) 2NOO2NO ↔+ , 

если увеличить давление в 2 раза? Ответ подтвердите расчетом. 
2. Исходные концентрации равны: СА = 1 моль/л, СВ = 2 моль/л. 

Вычислить, во сколько раз изменится скорость химической реакции: 

)г()г()г( 3 СВА ↔+ в тот момент, когда концентрация вещества А 

уменьшится на 0,2 моль/л по сравнению со скоростью в первоначаль-
ный момент. 

3. Напишите выражения для скоростей следующих реакций: 

 ( ) ( ) ( )т3г2т 2AlCl3Cl2Al =+ ; 2(г)2(г)(г) 2COO2CO ↔+ . 

4. Реакция протекает по уравнению 2(г)2(г)2(г) 2HClClH ↔+ . На-
чальная концентрация водорода – 0,8 моль/л; хлора – 0,6 моль/л; кон-
станта скорости – 0,4 моль/л. Определить скорость реакции в началь-
ный момент и по истечении некоторого времени, когда концентрация 
водорода уменьшится на 0,4 моль/л. 
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5. В реакции А + 3В = С начальная концентрация вещества А 
была 0,5 моль/л. Через некоторое время концентрация вещества С 
стала – 0,2 моль/л, а вещества В – 0,1 моль/л. Определите начальную 
концентрацию вещества В, конечную концентрацию вещества А и на-
чальную скорость. 

6. При повышении температуры на каждые 10º скорость хими-
ческой реакции увеличивается в 3 раза. Как изменится скорость этой 
реакции, если понизить температуру от 100º до 70 ºС? 

7. При 150 ºС некоторая реакция заканчивается за 16 минут. Че-
рез сколько минут закончилась бы эта реакция при 200 ºС, если тем-

пературный коэффициент равен 3? 

8. Две реакции при 30 ºС протекают с одинаковой скоростью 

(V1 = V2). Температурный коэффициент первой реакции равен 2, 

а второй 4. Как будут относиться скорости обеих реакций (V1 : V2), ес-
ли реакцию проводить при 60 ºС ? 

9. Реакция идет по уравнению 

 ( ) ( ) ( )г2г2г2г 2СlО2НО4HCl +↔+ . 

Через некоторое время после начала реакции концентрация уча-
ствующих в ней веществ стали: [ ]HCl  = 0,25 моль/л; [ ]2O  = 0,2 моль/л; 
[ ]2Cl  = 0,1 моль/л. Какими были концентрации исходных веществ? 

10. Исходные концентрации (NO)исх и (Cl2)исх в гомогенной 

системе 2NOClCl2NO 2 ↔+ составляют соответственно 0,5 и 0,2 

моль/л. Вычислите константу равновесия, если к моменту наступле-
ния равновесия прореагировало 20 % NO. 

11. В гомогенной системе ( ) ( ) ( )г2г2г COClClCO ↔+  равновесные 
концентрации реагирующих веществ: [ ]CO  = 0,2 моль/л; [ ]2Cl  = 0,3 моль/л; 
[ ]2COCl  = 1,2 моль/л. Вычислите константу равновесия системы и ис-
ходные концентрации хлора и СО. 

12. В гомогенной газовой системе ( ) ( ) ( ) ( )гггг 2 DСВА +↔+  равнове-
сие установилось при концентрациях: [В] = 0,05 моль/л и [С] = 0,02 моль/л. 
Константа равновесия системы равна 0,04. Вычислите исходные кон-

центрации веществ А и В. 

13. Вычислите константу равновесия для гомогенной системы 

( ) ( ) ( ) ( )г2г2г2г НСООНСО +↔+ , если равновесные концентрации реа-
гирующих веществ: [ ]pCO = 0,04 моль/л; [ ]

p
OH2 = 0,064 моль/л; 

[ ]
p2H = 0,016 моль/л. Чему равны исходные концентрации воды и СО? 
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14. Константа равновесия гомогенной системы 

 ( ) ( ) ( ) ( )г2г2г2г HCOOHCO +↔+  

при некоторой температуре равна 1. Вычислите равновесные концен-
трации всех реагирующих веществ, если исходные концентрации: 
[ ]исхCO = 0,10 моль/л; [ ]исх2OH = 0,40 моль/л. 

15. Куда сместится равновесие в реакциях: 

2(г)2(г)(г) BrH2HBr +↔ , ΔН = +17,3 ккал; 

( ) ( ) ( )г2г2г 2COO2CO ↔+ , ΔН = –135,2 ккал; 

( ) ( ) ( )гг2г2 2NOON ↔+ , ΔН = +43,2 ккал; 

( ) ( ) ( )Т2г2г2 S2HS2H +↔ , ΔН = +9,6 ккал; 

а) при повышении температуры; б) при повышении давления; 
в) при понижении концентрации исходных веществ? 

16. Как отразится повышение давления на следующих равновесиях: 

( ) ( ) ( )пар2г2г2 О2HO2H ↔+ , 

( ) ( ) ( )гтг2 2COСCO →+ , 

( ) ( ) ( )г2тт3 СОСаОCaCO +→ . 

17. Равновесие реакции ( ) ( ) ( )г2г2г СОСlСlCO ↔+  установилось 
при следующих концентрациях реагирующих веществ: 

 [ ]CO  = [ ]2Cl  = [ ]2COCl  = 0,01 моль/л. 

Определить константу равновесия и исходные концентрации ок-
сида углерода (II) и хлора. 

18. Вычислить равновесную концентрацию SO3(моль/л) в реак-
ции  ( ) ( ) ( )г3г2г2 2SOO2SO ↔+ , если известно, что в момент равновесия 
[ ]2SO  = 3 моль/л, [ ]2O  = 2 моль/л, а константа равновесия равна 8. 

19. При некоторой температуре равновесие гомогенной систе-
мы ( ) ( ) ( )г2г2г 2NOО2NO ↔+  установилось при следующих концентра-
циях реагирующих веществ: [ ]pNO = 0,2 моль/л; [ ]

p2O = 0,1 моль/л; 

[ ]
p2NO  = 0,1 моль/л. Вычислите константу равновесия и исходные 

концентрации NO и О2. 
20. Гидролиз бутилацетата в щелочной среде – реакция второго 

порядка. За сколько времени прореагирует 70 % эфира, если исход-
ные концентрации эфира и NaOH одинаковы и равны 0,05 М, а кон-

станта скорости этой реакции равна 3,93 моль/(л ⋅ мин)? 



 33

РАЗДЕЛ III 

Физико-химический анализ 
и диаграммы состояния двухкомпонентных систем. 

Правила фаз, рычага и концентраций 

Основателем физико-химического анализа был академик 
Н. С. Курнаков (1861–1941). При изучении сплавов этот метод широ-
ко используется, как для сплавов, состоящих только из металлов, так 
и для сплавов, образованных металлом и неметаллом (например, чу-
гун и сталь – сплавы железа с углеродом). Сущность этих методов за-
ключается в исследовании изменения какого-либо физического свой-

ства системы (температуры плавления, электропроводности и т. д.) 

в зависимости от изменения ее состава. 
Широко применяется так называемый термический анализ. В этом 

случае диаграмма выражает зависимость температуры плавления сплава 
от процентного содержания компонентов и называется диаграммой со-
стояния. Диаграммы состояния показывают термодинамически устой-

чивые состояния системы, отвечающие минимуму энергии Гиббса. 
Их называют также фазовыми диаграммами, так как они показывают, 
какие фазы могут сосуществовать при данных условиях. 

Диаграммы состояния получают экспериментально термиче-
ским анализом. Обычно для этого строят кривые охлаждения в пря-
моугольной системе координат температура-время, подвергая тот или 

иной расплав из двух компонентов равномерному охлаждению. 

Имея ряд кривых охлаждения для сплавов различного процент-
ного состава, можно построить диаграмму состояния данной системы. 

На рис. 3.1–3.8 показаны диаграммы состояния: 
а) диаграммы состояния для сплавов, образующих механические 

смеси индивидуальных компонентов, так называемые эвтектические 
сплавы (на рис. 3.1, 3.2, 3.4, 3.8); 

б) диаграммы состояния для сплавов, образующих твердый рас-
твор (на рис. 3.3); 

в) диаграммы состояния для сплавов, состоящих из двух метал-
лов, образующих друг с другом химическое (интерметаллическое) со-
единение (на рис. 3.5–3.7). 

Диаграммы состояния позволяют решать вопросы, касающиеся 
состава и строения сплава. 

Пример 1. Найдите число степеней свободы в гетерогенной 

равновесной системе свинец–висмут, если из расплава Pb–Bi будут 
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выпадать кристаллы висмута Bi. 

Вариант решения. Под числом степеней свободы в равновес-
ной гетерогенной системе понимают условия (температуру, давление, 
концентрацию веществ), которые можно произвольно изменять, не 
нарушая равновесия системы и не изменяя числа фаз в системе. 

Число степеней свободы С в равновесной гетерогенной системе 
подсчитывается с помощью правила фаз Гиббса: 

 2ФKC +−= , 

где K – число независимых компонентов системы; Ф – число фаз 
в системе. 

Для систем, состоящих только из твердых и жидких фаз, давле-
ние не учитывается, и правило фаз имеет вид: 

 1ФKC +−= . 

В данной системе число независимых компонентов – 2 (свинец 

и висмут), две фазы – расплав и кристаллы висмута. Число степеней 

свободы в этой гетерогенной системе: 

 1122C =+−= . 

Эта система имеет одну степень свободы, поэтому до известного 
предела можно изменять температуру или концентрацию компонен-

тов системы, не нарушая равновесия системы. 

Пример 2. По диаграмме состояния системы Cd–Bi (рис. 3.1) оп-

ределите, какой из металлов и при какой температуре начинает выде-
ляться первым при охлаждении жидких сплавов, содержащих 20 % Bi? 

 

Рис. 3.1 
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Вариант решения. По диаграмме состояния системы Cd–Bi 

(рис. 3.1) определяем, что эвтектическая точка Е имеет состав 40 % 

Cd, 60 % Bi. 

При охлаждении жидкого сплава начинают выделяться кристал-
лы того металла, содержание которого больше, чем его содержание 
в эвтектическом сплаве. Следовательно, первым будут выделяться 
кристаллы кадмия при температуре 300 ºС. 

Пример 3. Сплав содержит 30 % Pb и 70 % Sb. В 800 г сплава 
содержится 524 г свинца в виде кристаллов, вкрапленных в эвтектику 

(рис. 3.2). Рассчитайте состав эвтектики. 

Вариант решения. Эвтектика – механическая неоднородная 
смесь, состоящая из мелких кристаллов двух компонентов сплава, об-

разовавшаяся в результате одновременной кристаллизации обоих 
компонентов. Эвтектическому сплаву Pb–Sb отвечает следующая диа-
грамма состояния (рис. 3.2). 

 

Рис. 3.2 

Над линией АЕВ – область жидкого расплава; точка А – темпе-
ратура плавления чистой сурьмы; точка В – температура плавления 
чистого свинца; область KАЕ – жидкий сплав с кристаллами сурьмы; 

область ВЕL – жидкий сплав с кристаллами свинца; Е (t = 246 ºС) точ-
ка кристаллизации эвтектики. 

Этот сплав имеет самую низкую температуру кристаллизации. 

Ниже линии KЕL сплав находится в твердом состоянии. 

Находим массу каждого металла, содержащуюся в 800 г сплава: 

 
.г5607,0800

;г2403,0800

Sb

Pb

=⋅=
=⋅=

m

m
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Масса эвтектического сплава равна: 
 г.276524800 =−  

Таким образом, эвтектика содержит 240 г Pb и 36 г Sb. По массе 
сурьмы и свинца, содержащимся в эвтектическом сплаве, определяем 

состав эвтектики: 

 

%.13%100
276

36
%Sb

%;87%100
276

240
%Рb

=⋅=

=⋅=
 

Пример 4. Определите температуру затвердевания и плавления 
сплава, содержащего 25 % Ag и 75 % Au (рис. 3). 

Вариант решения. Твердые растворы образуют компоненты 

сплавов, неограниченно растворяющиеся друг в друге как в жидком, 

так и в твердом состояниях и не образующие между собой при этом 

химических соединений. 

Серебро и золото образуют при сплавлении твердый раствор. 
Сплаву Ag–Au отвечает диаграмма состояния (рис. 3.3). 

 

Рис. 3.3 

Кривая АВС отвечает температуре плавления сплавов; кривая 
АДС – температуре затвердевания сплавов. Точка K на оси абсцисс 
соответствует сплаву, содержащему 25 % Ag и 75 % Au. Из точки K 

проводим прямую, параллельную оси ординат до пересечения с кри-

выми плавления и затвердевания в точках В и Д. 
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Из точек В и Д проводим прямые, параллельные оси абсцисс, до 
пересечения с осью ординат в точках В1 и Д1. Точка Д1 соответствует 
температуре затвердевания сплава, которая равна 1025 ºС. Темпера-
тура полного плавления сплава равна 1045 ºС (точка В1). 

Пример 5. Найдите состав жидкой и твердой фаз в системе, со-
держащей 60 % Рb и 40 % Sn при 200 ºС. Какова масса твердой фазы, 

выделившейся при этой температуре из 5 кг сплава? 

Вариант решения. На диаграмме состояния для сплава Рb и Sn 

данному составу и данной температуре соответствует точка K (рис. 3.4). 

Через точку K проведите прямую, параллельную оси абсцисс до пересе-
чения с кривой АЕ и ординатой, соответствующей чистому Рb. 

  

Рис. 3.4 

Точка F отвечает составу жидкой фазы, а точка N – твердой фа-
зе. Жидкая фаза имеет состав: 55 % Sn, 45 % Рb. Твердая фаза пред-

ставляет собой чистый свинец. 

Массы твердой mт и жидкой mж фаз в сплаве данного состава 
при данной температуре определяют по правилу «рычага»: массы 

твердой и жидкой фаз обратно пропорциональны длинам отрезков 
между точкой, выражающей состояние данной системы, и точками, 

определяющими состав твердой и жидкой фаз: 

 
NK

KF

m

m =
ж

Т . 

Общая масса сплава 5 кг, масса жидкой фазы  

 Тж 5 mm −= . 
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Выразим длины отрезков: NK = 40, KF = 15. Тогда 

 ;
40

15

5 Т
=

−m

mТ  

 ;157540 ТТ mm −=  

 ;7555 Т =m  

 .кг36,1
55

75
Т ==m  

Таким образом, при 200 ºС из 5 кг сплава выделяется 1,36 кг 
свинца (твердой фазы), масса жидкой фазы – 3,64 кг. 

Пример 6. По диаграмме состояния системы Рb–Mg (рис. 3.5) 

определите формулу интерметаллического соединения, образуемого 
этими металлами (рис. 3.5). Какова масса химического соединения, 
содержащегося в 500 г сплава состава 40 % Рb и 60 % Mg? 

 

Рис. 3.5 

Вариант решения. Интерметаллическое соединение образуется 
в тех случаях, если компоненты данной системы химически взаимо-
действуют между собой и в жидком состоянии полностью раствори-

мы друг в друге, а в твердом состоянии совершенно нерастворимы. 

Максимум на кривой АВСДМ (точка С) отвечает температуре плавле-
ния интерметаллического соединения, образованного магнием 

и свинцом (рис. 3.5). 
Температура плавления интерметаллического соединения равна 

551 ºС. Из диаграммы состояния видно, что интерметаллическое со-
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единение содержит 80 % Рb и 20 % Mg. Обозначим формулу интерме-
таллического соединения через Mgх Рbу, тогда 

 ,1:239,0:82,0
29,207

80
:

305,24

20 ===
у
х

 

где 24,305 и 207,29 – соответственно молярные массы Mg и Рb, г/моль. 
Формула интерметаллического соединения: Mg2Рb. В сплаве Mg 

больше, чем в составе химического соединения. Свинец полностью входит в 
состав химического соединения. В 500 г сплава содержится 2004,0500 =⋅ г 
свинца. По массе свинца определяем массу химического соединения: 

200 г – 80 % 
х        – 100 %         х = 250 г 
Пример 7. При сплавлении олова с магнием образуется интер-

металлическое соединение Mg2Sn. В какой пропорции нужно спла-
вить указанные металлы, чтобы полученный сплав содержал 20 % 
свободного магния? 

Вариант решения. Определяем процентное содержание магния 
и олова в Mg2Sn: 

 

%,9,70%100
29,167

69,118
%100%Sn,

%;1,29%100
29,167

6,48
%100

2
%Mg,

SnMg

Sn

SnMg

Mg

2

2

=⋅=⋅=

=⋅=⋅=

M

M

M

М

 

где MMg, MSn, SnMg2
M  – молярные массы магния, олова, станнита маг-

ния, г/моль. 
Согласно условию задачи в 100 г сплава должно содержаться 

20 г магния и 80 г Mg2Sn. Вычисляем, сколько граммов каждого из 
металлов входит в состав 80 г Mg2Sn: 

 
.г72,56709,080

г;28,23291,080

Sn

Mg

=⋅=

=⋅=

m

m
 

Следовательно, для приготовления 100 г сплава указанного в за-
даче состава на 56,72 г олова надо взять 23,28 + 20 = 43,28 г магния, 
т. е. олово и магний должны быть взяты в отношении ∼57 : 43. 

Пример 8. Имеется 400 г сплава олова со свинцом, содержащего 
30 % олова и 70 % свинца. Какой из этих металлов и в каком количе-
стве находится в сплаве в виде кристаллов, вкрапленных в эвтектику, 
если последняя содержит 64 % Sn и 36 % свинца? 
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Вариант решения. Вычисляем, сколько граммов каждого из 
металлов содержится в 400 г сплава: 

 
.г2807,0400

;г1203,0400

Pb

Sn

=⋅=
=⋅=

m

m
 

Так как процентное содержание олова в сплаве меньше, чем его со-
держание в эвтектике, то, очевидно, все олово входит в состав эвтектики: 

120 г Sn  –  64 % 
mэвт          –  100 %           mэвт = 187,5 г. 
Остальная часть сплава представляет собой кристаллы свинца, 

вкрапленные в эвтектику. Масса их равна:  .г5,2125,187400 =−  

Пример 9. Имеется 500 г типографского сплава, содержащего 
72 % висмута и 28 % кадмия (рис. 3.1). Сколько граммов висмута со-
держится в сплаве, в виде вкрапленных в эвтектику кристаллов 
(состав эвтектики, масс. % : Bi-60, Cd-40)? 

Вариант решения. Количество кадмия, содержащегося в 500 г 
сплава, составляет: 

 г14028,0500Cd =⋅=m . 

Это количество кадмия входит в состав эвтектики. По содержа-
нию кадмия в эвтектике вычисляем массу эвтектики: 

 г350
40,0

140
эвт ==m . 

Остальная часть сплава, т. е. 500 – 350 = 150 г представляет со-
бой кристаллы висмута, вкрапленные в эвтектическую массу. 

Пример 10. Магний образует с германием (рис. 3.6) химическое 
соединение – германид магния Mg2Ge. Сколько граммов этого соеди-
нения содержится в 1 кг сплава, состав которого 55 % Mg и 45 % Ge? 

 

Рис. 3.6 
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Вариант решения. В германиде магния содержится: 

 

,60100
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где MMg, MGe, GeMg2
M  – молярные массы магния, германия, германида 

магния соответственно, г/моль. 
Так как содержание магния в сплаве больше его содержания 

в чистом германиде магния, то магний частично находится в сплаве 
в свободном состоянии. Германий же целиком входит в состав герма-
нида. По составу германида вычисляем массу его, содержащую 450 г 
германия (45 % Ge от 1 кг сплава): 

 г750
0,6

450
GeMg2

==m . 

Задачи 

1. По диаграмме состояния системы (рис. 3.1) определите, какой 
из металлов и при какой температуре начинает выделяться первым 
при охлаждении жидких сплавов, содержащих: 

а) 20 % Bi и 80 % Cd; 
б) 30 % Cd и 70 % Bi; 
в) 60 % Bi и 40 % Cd. 
2. По диаграмме состояния системы Cd и Bi (рис. 3.1) определи-

те число степеней свободы в точках а, b, с. 
3. При какой температуре начинается и заканчивается кристал-

лизация сплава Cd и Bi (рис. 3.1), содержащего 40 % Bi? 
4. По диаграмме состояния системы Mg–Sb (рис. 3.7) установите 

формулу интерметаллического соединения, образуемого этими металлами. 

 

Рис. 3.7 
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5. Определите число степеней свободы в системе Mg–Sb 

(рис. 3.7) в точках а, b, с. 
6. По диаграмме состояния сплава Mg–Sb (рис. 3.7) определите 

состав жидкой и твердой фаз для системы, содержащей 60 % Sb при 

800 ºС. 

7. Определите состав жидкой и твердой фаз в системе, содер-
жащей 30 % Bi и 70 % Cd при температуре 200 ºС (рис. 3.1). 

8. Эвтектика металлов Cu и Ag (рис. 3.8) для изготовления мо-
нет и ювелирных изделий имеет состав: Cu 28 %, Ag 72 %. В 1000 кг 
сплава этих металлов содержится 400 кг эвтектики. Вычислить состав 
сплава, если медь содержится в нем в избытке. 

 

Рис. 3.8 

9. Состав олова и свинца (припой) (рис. 3.4) имеет состав: 
Sn 30 %, Pb 70 %. В 8 кг сплава содержится 4,25 кг свинца в виде кри-

сталлов, вкрапленных в эвтектику. Вычислить состав эвтектики. 

10. При охлаждении 500 г жидкого сплава меди с серебром 

(рис. 3.8), содержащего 77,6 % серебра, из сплава выделилось до мо-
мента образования эвтектики 100 г чистого серебра. Определите про-
центный состав эвтектики. 

11. Сплав олова со свинцом содержит 73 % олова и 27 % свинца 
(рис. 3.4). Сколько граммов эвтектики содержится в 1 кг твердого 
сплава, если эвтектика имеет состав: 64 % Sn и 36 % свинца. 

12. Серебряные монеты обычно чеканят из сплава, содержащего 
равные количества меди и серебра (рис. 3.8). Сколько граммов меди 

содержится в 200 г такого сплава в виде кристаллов, вкрапленных в 
эвтектику, если последняя имеет состав: 28 % меди и 72 % серебра? 

13. Определите состав жидкой и твердой фаз в системе, содер-
жащей 60 % Ag и 40 % Au (рис. 3.3) при температуре 1000 ºС. 
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14. Найдите число степеней свободы в системе свинец–серебро, 
если из расплава Pb–Ag одновременно выделяются кристаллы свинца 
и серебра. 

15. Из скольких фаз состоит сплав (рис. 3.1), содержащий 20 % 

Bi и 80 % Cd при 250 ºС? Сколькими степенями свободы обладает эта 
система (рис. 3.1). 

16. Сплав содержит 24 % Cd и 76 % Bi (рис. 3.1). В 1000 г спла-
ва содержится 400 г Cd в виде кристаллов, вкрапленных в эвтектику. 
Определите процентный состав эвтектики. 
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РАЗДЕЛ IV 

Поверхностные явления и адсорбция 

Многие химические процессы являются гетерогенными. На по-
верхности раздела двух фаз можно наблюдать явления, зависящие от 
природы вещества и величины поверхности. Величина поверхности 
данного количества вещества зависит от степени его раздробленности 
(дисперсности). Дисперсные системы гетерогенны и обладают сильно 
развитой поверхностью. Степень раздробленности вещества характе-
ризуется величиной удельной поверхности Sо, которая равна отноше-
нию общей поверхности частиц S к объему вещества V, подвергнуто-
го дроблению: 

 
V

S
S =o . (4.1) 

Удельная поверхность – это суммарная поверхность всех частиц 
вещества, общий объем которых составляет 1 см3

. 
Если принять форму частицы в виде куба с ребром l см, то 

удельная поверхность 
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Для частиц шарообразной формы радиуса r 
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По мере раздробления вещества быстро возрастает число час-
тиц, одновременно растет общая и удельная поверхность, а также за-
пас свободной поверхностной энергии в системе. Поверхностная 
энергия U пропорциональна площади поверхности раздела фаз dS: 

 ,dSU ⋅σ=  (4.4) 

где σ – поверхностное натяжение, зависящее от природы соприка-
сающихся сред и от их состояния. 

Поверхностное натяжение можно представить и как энергию 
переноса молекул из объема тела на поверхность или как работу обра-
зования единицы поверхности. Единицы измерения поверхностного 
натяжения – Дж/м2

, Н/м. 
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Полная энергия поверхностного слоя дисперсной фазы Us связа-
на с поверхностным натяжением σ уравнением Гиббса–Гельмгольца: 

 ,S
dT

d
TUs ⎥⎦

⎤
⎢⎣
⎡

⎟
⎠
⎞

⎜
⎝
⎛ σ−σ=  (4.5) 

где Т – температура, К; dσ/dT – температурный коэффициент поверх-
ностного натяжения, Дж/(м2

 · К). 

К поверхностным явлениям относится адсорбция на границе 
раздела фаз. 

Явление поглощения одними веществами других веществ назы-

вается сорбцией. Явление поглощения носит различный характер: по-
глощаемое вещество может диффундировать вглубь поглотителя, 
распространяясь по всему объему – это абсорбция; если поглощаемое 
вещество химически взаимодействует с поглотителем – это хемосорб-
ция. Сорбционный процесс, происходящий только на поверхности 

раздела фаз и сопровождающийся концентрированием вещества на 
этой поверхности, называется адсорбцией. Вещество, на поверхности 

которого происходит адсорбция, называется адсорбентом, а погло-
щаемое вещество – адсорбатом. 

Адсорбция может протекать на поверхности раздела следующих 
фаз: газ – раствор, жидкость – раствор, газ – твердое вещество, рас-
твор – твердое вещество. 

Количественной характеристикой адсорбции служит величина ад-
сорбции Г. Ее обычно выражают количеством х адсорбированного ве-
щества, приходящегося на единицу площади S поверхности адсорбента 
или на единицу массы адсорбента m (если поверхность адсорбента из-
мерить невозможно, как, например, у твердого пористого тела): 

 ].[моль/кгГили]моль/м[Г 2

m

x

S

x ==  (4.6) 

Адсорбция сопровождается тепловым эффектом. Теплотой ад-
сорбции называют количество теплоты, выделяемое при поглощении 

1 моль вещества поверхностью адсорбента. 
В растворах адсорбция сопровождается изменением поверхно-

стного натяжения. Адсорбция Г на границе раствор – газ количест-
венно характеризуется избытком вещества (кмоль/м2

) в поверхност-
ном слое. Поверхностный избыток Г определяют по изменению по-
верхностного натяжения, используя уравнение Гиббса: 
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где С – концентрация, кмоль/м3
; R – молярная газовая постоянная, 

Дж/(кмоль · К); Т – абсолютная температура; dσ/dc – изменение по-
верхностного натяжения с концентрацией при неизменной поверхно-
сти, м2

 · Н/кмоль. 
Для приближенных расчетов dσ/dc можно заменить 
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Зависимость адсорбции от давления газа или содержания адсор-
бируемого вещества в растворе (его концентрации) при данной тем-

пературе выражается уравнением адсорбции Лэнгмюра: 

 ,ГГ
СК

С
+

= ∞  (4.9) 

где Г и Г∞ – количества адсорбированного вещества (моль) на 1 м2
 по-

верхности адсорбента (Г – в момент адсорбционного равновесия; Г∞ – 

максимально возможная адсорбция); С – молярная концентрация 
в момент адсорбционного равновесия, моль/л; К – отношение скоро-
стей десорбции и адсорбции. 

Если концентрация адсорбата мала, то уравнение Лэнгмюра 
имеет вид: 

 .
1ГГ C
К∞=  (4.10) 

Для описания зависимости величины сорбции от концентрации 

адсорбата используют эмпирическое уравнение Фрейндлиха: 

 ,nCa
m

x ⋅=  (4.11) 

где х – количество поглощенного вещества; m – масса поглотителя 
(адсорбента); С – равновесная концентрация раствора; a и n – констан-

ты, характерные для данного процесса адсорбции. 

В логарифмических координатах уравнение Фрейндлиха имеет вид: 
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 .lglglg Cna
m

x ⋅+=  (4.12) 

Полученное уравнение – это уравнение прямой. На рис. 4.1 дано 
графическое изображение логарифмического уравнения Фрейндлиха, 
которое позволяет определить константы a и n в уравнении. 

 

Рис. 4.1 

Зная величину адсорбции Г при образовании на поверхности 

мономолекулярного слоя, можно вычислить площадь Sо, занимаемую 

одной молекулой: 

 ,
Г

1

А
о

N
S

⋅
=  (4.13) 

где NA – постоянная Авогадро = 6,02 · 10
23

 моль–1
. 

Площадь поверхности S 1 г адсорбента рассчитывают по формуле 

 ,
4,22

o
А S

NV
S m ⋅⋅=  (4.14) 

где Vm – объем адсорбированного газа, полностью покрывающего по-
верхность 1 г адсорбента (при н. у.); Sо – площадь, которую на по-
верхности адсорбента занимает одна молекула адсорбата. 

Катализаторы – вещества, изменяющие скорость химических 
реакций. Каталитические процессы имеют адсорбционный характер. 

Мерой активности катализатора является изменение скорости хи-

мической реакции в результате введения в систему катализатора. Коли-

чественно активность катализатора оценивается производительностью 

катализатора Ак. Под производительностью катализатора подразумева-
ют количество вещества, получающееся в единицу времени с единицы 

площади поверхности Sк, массы mк или объема Vк катализатора. 
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где Aк – производительность катализатора, кг/(м3
 · ч) или кг/(кг · ч) 

или кг/м2
 · ч; m – масса получаемого вещества, кг; τ – время протека-

ния процесса, ч; Vk – объем катализатора, м3
; mk – масса катализатора, 

кг; Sk – площадь катализатора, м2
. 

Пример 1. Определите поверхностную энергию капель водяно-
го тумана массой m = 4 г при 293 К, если поверхностное натяжение 
воды σ = 72,7 мДж/м2

, плотность воды ρ = 0,998 г/см3
, дисперсность 

частиц D = 50 мкм -1
. 

Вариант решения. Поверхностная энергия U определяется по 
уравнению 

 ,SU ⋅σ=  

где U – поверхностная энергия, Дж; σ – поверхностное натяжение, 
Дж/м2

 или Н/м; S – площадь поверхности дисперсной фазы, м2
. 

Площадь поверхности дисперсной фазы S зависит от ее кривиз-
ны и дисперсности частиц. Дисперсность D линейно связана с удель-
ной поверхностью Sуд уравнением 

 ,уд kD
d

k

V

S
S ===  

где V – объем дисперсной фазы, м3
; k – коэффициент формы частиц; 

d – диаметр частиц, м. 
Для сферических частиц: 

 ( ) ,6
6

6/1 3

2

уд D
dd

d
S ==

π
π=  

где D – дисперсность частиц, м–1
. 

Тогда в нашем примере S будет: 

 σ⋅== DVUDVS 6a,6 . 

Преобразовав мкм–1
 в м -1

, мДж/м2
 в Дж/м2

, г в кг, см3
 в м3

, полу-
чим следущее: 
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 ( ) ( ) ( )=⋅⋅⋅⋅⋅= −− 23617 Дж/м475,0м105,3м1016U  

 ( ) ( ) ( ) Дж75,99Дж/м475,0м5,3м60 231 =⋅⋅= − . 

Пример 2. Рассчитайте полную поверхностную энергию 5 г 
эмульсии бензола в воде с концентрацией 75 % (мас.) и дисперсностью 

D = 2 мкм–1
 при температуре 313 К. Плотность бензола при этой темпе-

ратуре ρ = 0,858 г/см3
, поверхностное натяжение σ = 32,0 мДж/м2

, тем-

пературный коэффициент поверхностного натяжения бензола: 

 КмДж/м13,0 2 ⋅−=σ
dT

d
. 

Вариант решения. Полная поверхностная энергия слоя дис-
персной фазы US рассчитывается по уравнению Гиббса–Гельмгольца: 

 ,S
dT

ds
TUs ⎥⎦

⎤
⎢⎣
⎡

⎟
⎠
⎞

⎜
⎝
⎛−σ=  

где Us – полная энергия дисперсной фазы, Дж; σ – поверхностное на-
тяжение, Дж/м2

; Т – температура, К; S – площадь поверхности дис-
персной фазы, м2

; dS/dT – температурный коэффициент поверхност-
ного натяжения, Дж/(м2

 · К). 

Площадь поверхности S капель бензола 75%-ной эмульсии мас-
сой m = 5 г составляет 
 ;6DVS =  

,.кт.
ρ

= m
V  

.м4,52
)кг/м(858

)кг(1075,05)м(1026
6то 2

3

316

=⋅⋅⋅⋅⋅=
ρ
⋅=

−−m
DS  

Отсюда 

 ( ) ( )[ ] .Дж81,3м4,52К313КДж/м1013,0Дж/м100,32 22323 =⋅⋅⋅⋅+⋅= −−
sU  

Пример 3. Для определения поверхностного натяжения воды 

взвешивают капли, отрывающиеся от капилляра, и измеряют диаметр 
шейки капли в момент ее отрыва. Оказалось, что масса 318 капель во-
ды равна 5 г, а диаметр шейки капли составляет 0,7 мм. Рассчитайте 
поверхностное натяжение воды. 
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Вариант решения. Это сталагмометрический метод определения по-
верхностного натяжения. В основе метода лежит положение, что в момент 
отрыва капли сила тяжести капли q уравновешивается силами поверхност-
ного натяжения F. Силы поверхностного натяжения действуют вдоль ок-
ружности шейки капли и препятствуют ее отрыву. В момент отрыва 
 ,2 σ⋅π== rFq  

где σ – поверхностное натяжение, Дж/м2
; r – внутренний радиус ка-

пилляра, равный 
2

1  диаметра шейки капли, м. 

Сила тяжести капли рассчитывается по уравнению 

 ,
n

gV
q

⋅ρ⋅=  

где V – объем всех капель жидкости, м3
; ρ – плотность жидкости, кг/м3

; 
n – число капель; g – ускорение силы тяжести, равное 9,8 м/с2

. 
Тогда: 

 ,
222 rn

gm

rn

gV

r

q

π⋅
⋅=

π⋅
⋅ρ⋅=

π
=σ  

где m – масса жидкости, вытекшей из капилляра, кг. 
Тогда 

 
( )

( ) ==⋅=
⋅⋅⋅⋅

⋅⋅=σ −

−

Н/м0070,0
м
м/секкг

0070,0
м1035,014,32318

м/с8,9кг105 2

3

23

 

 .мДж/м70Дж/м0070,0 22 ==  

Пример 4. Активная площадь поверхности активированного 
древесного угля достигает 1000 м2

 на 10
–3

 кг угля. Сколько молекул 
фосгена поглотится 0,25 м2

 площади поверхности угля, если 10
–3

 кг 
угля может адсорбировать 0,440 л фосгена? 

Вариант решения. Определяем число молекул, содержащихся 
в 0,440 л фосгена. Так как моль любого газа (н. у.) занимает объем, 
равный 22,4 л, и содержит 6,02 · 10

23
 молекул, то: 

22,4 л газа – 6,02 · 10
23

 молекул 
0,44 л газа – х молекул 

 ( ).молекул10118,0
4,22

1002,644,0 23
23

⋅=⋅⋅=X  

Следовательно, 10
–3

 кг угля, т. е. 1000 м2
 площади его поверхно-

сти поглощают 0,118 · 10
23

 молекул фосгена. 
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Определяем число молекул, поглощаемое 0,25 м2
 площади по-

верхности угля: 
1000 м2

 угля – 0,118 · 10
23

 молекул; 
0,25 м2

 угля – Х молекул 

 ( ).молекул103
1000

10118,025,0 18
23

⋅=⋅⋅=X  

Пример 5. При поглощении мелкораздробленным железом 

42,5·10
–3

 кг аммиака выделяется 177,8 кДж теплоты. Рассчитать те-
плоту адсорбции аммиака на мелкораздробленном железе. 

Вариант решения. Теплота адсорбции – это количество теплоты, 

выделяемое при адсорбции 1 моля вещества поверхностью адсорбента. 

 г/моль.17
3NH =M  

Для определения теплоты адсорбции составляем пропорцию: 

при поглощении кДж177,8выделяетсяNHкг105,42 3
3−⋅ ; 

при поглощении 17 · 10
–3

 кг NH3                        – х  кДж 

 ( ).кДж1,71
105,42

8,1771017
3

3

=
⋅
⋅⋅= −

−

X  

Теплота адсорбции NH3 на мелкораздробленном железе равна 
–71,1 кДж. 

Пример 6. Какой объем (л) аммиака при 298 К и 1,01·10
5
 Па мо-

жет адсорбироваться на поверхности 45 г активного угля, если вся по-
верхность полностью покрыта NH3? Поверхность 1 г активированного 
древесного угля – 1000 м2

. Диаметр молекулы NH3 равен 3 · 10
-8
 см. Мо-

лекулы касаются друг друга в плоскости так, что центры четырех со-
седних сфер расположены в углах квадрата. 

Вариант решения. Площадь 1 квадратика: 

 .)см(109103103 21688
квадратика

−−− ⋅=⋅⋅⋅=S  

Площадь поверхности 1 г угля: 

 .см101м1000 272
угля1г ⋅==S  

 =⋅⋅= −167
площадиэтойнауложенных,NHмолекулчисло 109:101

3
n  

 ( )3
23 NHмолекул100,1111⋅= . 
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6,02 · 10
23

 молекул NH3 занимают объем 22,4 л; 
0,1111 · 10

23
 молекул NH3 занимают объем  х л; 
( ) угля.г1тадсорбируекоторый,NHобъемNHл0,4134 33 −=X  

( ).л6,18454134,0:будетугляг45анныйадсорбиров,NHОбъем 3 =⋅=у  

Пример 7. На поверхности воды 0,0001 г стеариновой кислоты 

С17Н35СООН образует мономолекулярный слой площадью 470 см2
. 

Плотность стеариновой кислоты ρ = 0,85 г/см3
. Определите величину 

адсорбции, площадь, занимаемую одной молекулой кислоты, и длину 
молекулы. Молярная масса стеариновой кислоты М = 284 г/моль. 

Вариант решения. Находим величину адсорбции стеариновой 

кислоты по формуле 

 ,Г
S

X=  

где Х – количество молей адсорбированного вещества; S – площадь 
поверхности адсорбента. 

.моль/м107,49моль/см1049,7
470284

0001,0Г 26210 −− ⋅=⋅=
⋅

=  

Площадь, занимаемую одной молекулой, определяем по формуле 

 ( ) .нм0,22м10022,0
1002,61049,7

1

Г
1 2217

236o

А
o =⋅=

⋅⋅⋅
=⇒

⋅
= −

−S
N

S  

Масса m кислоты, образующей мономолекулярный слой площа-
дью S, при длине молекулы l составит: 
 ,ρ⋅⋅= lSm  

( ) ( ).нм2,5см1025
85,0470

0001,0отсюда 8 =⋅=
⋅

=
ρ⋅

= −

S

m
l  

Пример 8. Объем газообразного азота Vm при 1,01 · 10
5
 Па 

(760 мм рт. ст.) и 273 К, необходимый для покрытия образца силика-
геля мономолекулярным слоем, равен 129 мл/г. Вычислите площадь 
поверхности 1 г силикагеля, если молекула азота занимает площадь 
16,2 · 10

–20
 м2

. 

Вариант решения. Площадь поверхности 1 г адсорбента (сили-

кагеля) рассчитаем по формуле 

 ,
4,22

o
А S

NV
S m ⋅⋅=  
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где Vm – объем адсорбированного газа (н. у.), полностью покрываю-

щего поверхность 1 г адсорбента; So – площадь, занимаемая одной 

молекулой адсорбента; NА – число Авогадро. 

 
( ) ( ) ( )

/г.м560
мольл22,4

м1016,2моль106,02гл0,129 2

1

2201231

=
⋅

⋅⋅⋅= −

−−−
S  

Площадь поверхности 1 г силикагеля равна 560 м2
/г. 

Пример 9. Промышленная установка, работающая на ванадие-
вом катализаторе (V2O5), производит в сутки 30 000 кг моногидрата 
H2SO4. Объем катализатора в установке 0,7 м3

. Подсчитайте актив-
ность катализатора. 

Вариант решения. Мерой активности катализатора является 
изменение скорости химической реакции в результате введения в сис-
тему катализатора. Количественно активность катализатора оценива-
ется производительностью катализатора (Ак). Под производительно-
стью катализатора подразумевают количество вещества, получаю-

щееся в единицу времени с единицы площади поверхности (Sк), или 

единицы массы катализатора массы (mк) или единицы объема (Vк) ка-
тализатора. 

В нашем примере: 

 ,
к

к
V

m
A

⋅τ
=  

где m – масса получаемого вещества; τ – время протекания процесса. 
Для определения производительности катализатора выразим 

время в часах: 1 сутки – 24 часа. Тогда 

 ( ).чкг/м7,1785
7,024

30000 3
к ⋅=

⋅
=A  

Пример 10. По опытным данным, полученным при изучении ад-
сорбции углем бензойной кислоты из раствора ее в бензоле при 25 ºС, 

определить графически константы а и n в уравнении Фрейндлиха: 
С, ммоль/см3

   0,006   0,025   0,053   0,118; 

х/m, ммоль/г    0,44     0,78     1,04     1,44. 

Вариант решения. Зависимость количества вещества, адсорбиро-
ванного 1 г адсорбента, от равновесной концентрации при постоянной 

температуре выражается эмпирической формулой Фрейндлиха (4.11): 

 nCamx ⋅=/ . 
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Постоянные а и n можно определить графически (рис. 4.1). Ло-
гарифмируя уравнение (4.11), получаем уравнение прямой: 

 Cnamx lglg)/lg( += . 

Находим логарифмы С и х/m: 
           lgC                                                      lg(x/m) 

9281,00719,1118,0lg

2757,17243,2053,0lg

6021,13979,2025,0lg

2218,27782,3006,0lg

−⇒=

−⇒=

−⇒=

−⇒=

               

1584,01584,044,1lg

0170,00170,004,1lg

1079,08921,178,0lg

3565,06434,144,0lg

+⇒=
+⇒=
−⇒=

−⇒=

   

Строим график (рис. 4.2) в координатах ( ) Cmx lg/lg −  (округле-
нием значений логарифмов до сотых). 

  

Рис. 4.2 

Отрезок ОА представляет собой lgа в уравнении (4.11), а n явля-
ется tg ϕ. Из графика следует, что lgа = 0,53, следовательно, а = 3,4; 

ϕ = 22º; tg ϕ = 0,4040; n ≈ 0,4. Тогда для данного случая уравнение 
(4.11) можно записать так: 

 .4,3/ 4,0Cmx ⋅=  

Задачи 

1. Определите поверхностную энергию 5 г тумана воды, если 
поверхностное натяжение капель жидкости составляет 71,96 мДж/м2

, 
а дисперсность частиц 60 мкм–1

. Плотность воды примите равной 
0,998 г/см3

. 
2. Рассчитайте полную поверхностную энергию 5 г эмульсии 

бензола в воде с концентрацией 55 % (мас.) и дисперсностью 3 мкм–1
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при температуре 313 К. Плотность бензола 0,858 г/см3
, поверхностное 

натяжение 26,13 мДж/м2
, температурный коэффициент поверхностно-

го натяжения бензола dσ/dT = –0,13 мДж/м2
 ⋅ К. 

3. Один грамм силикагеля имеет активную площадь поверхно-
сти, равную 465 м2

. Сколько молекул брома поглощается 1 м2
 площа-

ди поверхности адсорбента, если 10 г силикагеля могут адсорбиро-
вать 5 ⋅ 10

–6
 кг брома? 

4. Теплота адсорбции аммиака на мелко раздробленной меди 
равна 29,3 кДж/моль. Какой объем аммиака поглотится медью, если 
при этом выделилось 158,6 кДж теплоты? 

5. Определить число частиц, образующихся при дроблении 

0,2 см3
 ртути на правильные кубики с длиной ребра 8 ⋅ 10

–6
 см. Плот-

ность ртути равна13,546 г/см3
. 

6. Вычислить суммарную площадь поверхности 2 г платины, 
раздробленной на правильные кубики с длиной ребра 10

–6
 см. Плот-

ность платины 21,4 г/см3
. 

7. Золь ртути состоит из частиц, шарообразной формы диамет-
ром 6 ⋅ 10

–6
 см. Чему равна суммарная площадь поверхности частиц, 

образовавшихся из 0,5 см3
 ртути? 

8. Площадь поверхности 10
–6

 м3
 активированного угля равна 

1600 м2
. Какой объем аммиака могут адсорбировать 25 ⋅ 10

–6
 м3

 акти-
вированного угля, если принять, что вся поверхность полностью по-
крыта мономолекулярным слоем аммиака? Условно можно считать, 
что поперечное сечение молекулы NH3 представляет собой квадрат 
с длиной стороны 2 ⋅ 10

–10
 м и что при полном заполнении поверхно-

сти соседние молекулы касаются друг друга. 
9. Найдите объем катализатора для синтеза NH3, если произво-

дительность установки 5000 м3
 аммиака в час. Производительность 

используемого катализатора 2000 кг/м3
 ⋅ ч. 

10. Активная площадь поверхности активированного древесного 
угля достигает 1000 м2

 на 1 г угля. Рассчитайте массу фосгена, кото-
рая должна поглотиться 0,10 м2

 площади поверхности угля, если 1 г 
угля адсорбирует 0,440 л фосгена. 

11. Удельная поверхность активированного угля 400 м2
/г. Плот-

ность метанола при 288 К 0,7958 г/см3
. Определите максимальное ко-

личество метанола, адсорбированное 1 г угля при 288 К, если спирт 
адсорбируется c образованием мономолекулярного слоя. Толщина 
молекулы СН3ОН = 0,405 нм. 

12. К 100 см3
 раствора уксусной кислоты различной концентра-

ции при 20 ºС добавили по 3 г активированного угля. Количество ки-



 56

слоты до и после адсорбции определяли титрованием 50 см3
 раствора 

кислоты 0,1 н. раствором NaOH. Определить соотношение х/m для 
каждого из растворов, используя данные титрования: 

объем NaOH, израсходованный на титрование до адсорбции (см3
): 

5,5;       10,6;       23,0; 

объем NaOH, израсходованный на титрование после адсорб-

ции (см3
): 

1,2;       3,65;       10,2. 

13. Определить суммарную площадь поверхности частиц, если 

при дроблении 1 г серы получаются частицы: а) кубической формы 

с длиной ребра 10
–5

 см; б) частицы шарообразной формы с попереч-
ником 2 ⋅ 10

–6см. Плотность серы 2,07 г/см3
. 

14. Вычислите площадь поверхности катализатора, 1 г которого 
при образовании монослоя адсорбирует 103 см3

 азота (н. у.). Адсорб-

ция измеряется при 78 К, эффективная площадь, занятая молекулой 

азота при этом на поверхности катализатора, равна 16,2 ⋅ 10
–20

 м2
. 

15. При окислении NH3 на платиновом катализаторе было полу-
чено в течение суток 1440 кг HNO3. Для окисления было использова-
но 0,064 кг катализатора. Рассчитайте активность катализатора. 
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РАЗДЕЛ V 

Растворы, способы выражения концентраций, 

свойства и законы растворов 

Раствором называется твердая, жидкая или газообразная гомо-
генная система, состоящая из двух и более компонентов, относитель-
ные количества которых могут изменяться в широких пределах. 

Концентрацией называется содержание растворенного вещества в 
определенной массе или в известном объеме раствора или растворителя. 

Массовый процент (процентная концентрация). Массовая про-
центная концентрация (С %) показывает число граммов (единиц мас-
сы) вещества, содержащееся в 100 граммах (единицах массы) раство-
ра. Например, выражение «3%-ный раствор КОН» означает, что в ка-
ждых 100 г раствора содержится 3 г КОН и 97 г Н2О. 

Молярная концентрация. Молярная концентрация (См) опреде-
ляется числом молей растворенного вещества, содержащихся в 1 л 
раствора. Для обозначения молярной концентрации пользуются бук-
вой М. Так, 0,1 М НСl означает раствор соляной кислоты, в каждом 

литре которого содержится одна десятая часть моля НСl. 

Растворы, содержащие 2, 3, 4 и т. д. моля растворенного вещест-
ва в 1 л раствора, называются двумолярными (2М), трехмолярными 

(3М), четырехмолярными (4М) и т. д. Растворы, содержащие в 1 л до-
ли молей, например, 0,1; 0,2; 0,01; 0,001, называются соответственно 
децимолярными (0,1М), двудецимолярными (0,2М), сантимолярными 

(0,01М), миллимолярными (0,001М) и т. д. 
Эквивалентная (нормальная) концентрация. Эквивалентная или 

нормальная концентрация (Сн) показывает число эквивалентных масс 
растворенного вещества, содержащихся в 1 литра раствора. Для обо-
значения нормальной концентрации пользуются буквой н. (с точкой). 

Так, 1 н. НСl означает раствор, в 1 л которого содержится одна экви-

валентная масса НСl. 

Растворы, содержащие 2, 3, 4 и т. д. эквивалентной массы рас-
творенного вещества, называются двунормальными, трехнормальны-

ми, четырехнормальными и т. д., а содержащие доли эквивалентной 

массы, например, 0,1; 0,02; 0,001, называются соответственно деци-

нормальными (0,1 н.), двусантинормальными (0,02 н.), миллинор-
мальными (0,001 н.). 

Эквивалентная масса элемента (mЭ) – это частное от деления 
молярной массы элемента на его валентность. 
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Например, 

 ( ) .г/моль12,1524,3/2МgЭ ==М  

Эквивалентная масса оксида элемента – сумма эквивалентных 

масс элемента и кислорода.  
Например, 

 ( ) г/моль.981OHЭ 2
=+=m  

Эквивалентную массу кислоты определяют как частное от де-
ления ее молярной массы на основность кислоты, т. е. на число 

атомов (ионов) водорода, способных к обмену или замещению на 
металл. 

Например, 

 ( ) .г/моль4998/2
42SOHЭ ==m  

Эквивалентную массу основания находят делением молярной 

массы основания на его кислотность, т. е. на число ОН–
 ионов. 

Например, 

 ( )[ ] .г/моль2678/3
3OHAlЭ ==m  

Эквивалентная масса соли может быть вычислена как частное от 
деления ее молярной массы на произведение числа атомов металла и 

его валентности. Например, 

 [ ] .г/моль573342/2
342 )(SOAlЭ =⋅=m  

Молярная концентрация эквивалентов )( эквС . Молярная концен-

трация эквивалента – это отношение массы растворенного вещества, 
выраженного в молярных массах эквивалента, содержащейся 
в системе, к объему этой системы. 

Молярная масса эквивалента вещества (моль) – это масса одного 
моля эквивалента этого вещества. 

Эквивалент (Э) – количество вещества в молях, равноценное 
1 молю атомов (ионов) водорода в реакциях ионного обмена и заме-
щения, а в окислительно-восстановительных реакциях – одному элек-
трону (ē). 

Молярная масса эквивалента вещества равна произведению 

фактора эквивалентности (1/Z) на молярную массу этого вещества: 
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 (5.1) 

где Х – вещество. 
Эквивалент и фактор эквивалентности численно совпадают. 
Молярную концентрацию эквивалента выражают: моль экв/л, 

допускается обозначение «н.» (см. задачу 13). 

Моляльная концентрация (моляльность). Моляльная концентра-
ция (Сm) выражается числом молей растворенного вещества в 1 кг 
чистого растворителя. Обозначается моляльность буквой m. Напри-

мер, 2m H2SO4 означает раствор, в котором на 1 кг воды приходится 
2 моля H2SO4. 

Моляльная концентрация рассчитывается по формуле 

 
12

2 1000

mM

m
Cm

⋅
⋅= , (5.2) 

где m2 – масса растворенного вещества, г; М2 – молярная масса рас-
творенного вещества, г/моль; m1 – масса растворителя, г. 

Молярная доля. Молярная доля компонента в растворе равна от-
ношению числа молей этого компонента к сумме чисел молей всех 
компонентов, имеющихся в растворе. Обозначается молярная доля 
буквой Ni: 

 
i

i
i

nnn

n
N

+++
=

...21

, (5.3) 

где Ni – молярная доля i-го компонента; n1, n2, ni – число молей каж-

дого компонента. 
Титр раствора. Под титром понимают число граммов раство-

ренного вещества, содержащееся в 1 мл раствора. Титр обозначают 
буквой Т с указанием формулы соответствующего вещества. Напри-

мер, выражение г/мл0,0049
42SOН =Т  означает, что каждый миллилитр 

данного раствора серной кислоты содержит 0,0049 г H2SO4. 

Титр можно рассчитать, если известна нормальность раствора: 

 
1000

Эн mC
T

⋅= , (5.4) 

где Сн – нормальная концентрация; mЭ – эквивалентная масса вещест-
ва, г/моль. 



 60

Переход от одного способа выражения концентрации к друго-
му, связанный с использованием плотности раствора. 

Плотность раствора (ρ) – это масса 1 см3
 (мл) раствора. 

 
V

m=ρ , (5.5) 

где ρ – плотность, г/см3
 (г/мл); m – масса раствора, г; V – объем рас-

твора, см3
 (мл). 

Закон эквивалентов для растворов. Пользуясь растворами, кон-
центрация которых выражена нормальностью, легко рассчитать, в каких 
объемных отношениях они должны быть смешаны, чтобы растворенные 
вещества прореагировали без оcтатка. Пусть V1 л раствора вещества 1 

с нормальной концентрацией 
1нС  реагирует с V2 л раствора вещества 2 

с нормальной концентрацией 
2нС . Это означает, что в реакцию вступи-

ло Сн1 · V1 эквивалентов вещества 1 и 
2нС  · V2 эквивалентов вещества 2. 

Но вещества реагируют в эквивалентных количествах, следовательно: 

 
21 н2н1 CVCV ⋅=⋅ , (5.6) 

или 

1

2

н

н

2
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V
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Таким образом, объемы реагирующих растворов обратно про-
порциональны их нормальным концентрациям (закон эквивалентов 
для растворов). 

Коллигативные свойства и законы растворов. Общими являют-
ся свойства растворов, которые зависят от концентрации и практиче-
ски не зависят от природы растворенных веществ, их называют колли-
гативными (коллективными). К общим свойствам растворов относят-
ся понижение давления насыщенного пара растворителя над раство-
ром и температуры замерзания, повышение температуры кипения 
и осмотического давления. Французский ученый Р. Рауль открыл за-
кон, согласно которому относительное понижение давления насы-
щенного пара растворителя над раствором равно молярной доле (N) 
растворенного нелетучего вещества (первый закон Рауля): 

 ρ−ρ=ρΔ=
ρ
ρΔ о
о ,N , (5.7) 

где Δρ – понижение давления насыщенного пара растворителя над 

раствором, мм рт. ст.; ρ – давление насыщенного пара растворителя 
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над раствором, мм рт. ст.; ρº – давление насыщенного пара чистого 
растворителя, мм рт. ст. 

Повышение температуры кипения и понижение температуры 

кристаллизации растворов по сравнению с чистым растворителем 

прямопропорционально моляльной (Сm) концентрации растворов 
(второй закон Рауля): 

 ,экип mСKt ⋅=Δ  

 ,ккрист mСKt ⋅=Δ  (5.8) 

где Δtкип, Δtкрист – повышение температуры кипения и понижение тем-

пературы кристаллизации (замерзания), ºС, соответственно; 

 воракрист.растворителякрист.расткрист ttt −=Δ , 

 рителякип.растворакип.раствокип ttt −=Δ . 

Kэ и Kк – эбуллиоскопическая и криоскопическая константы, по-
казывают повышение температуры кипения и понижение температу-
ры кристаллизации для одномоляльных растворов, характеризуют 
только растворитель. 

Для воды: Kэ = 0,52 ºС, Kк = 1,86 ºС. При фазовых переходах, на-
пример, плавление ↔ кристаллизация, понижение температуры кри-

сталлизации рассчитывается согласно закону Рауля по формуле 

 c

кр

кр
2

кр N
Н

RT
T ⋅

Δ
=Δ , (5.9) 

где Ткр – температура фазового перехода (кристаллизации), К; Nc – 

молярная доля; ΔНкр – теплота фазового перехода, кДж/моль; R – га-
зовая постоянная, Дж/(моль ⋅ К). 

Осмотическое давление раствора численно равно давлению, 

которое оказывало бы растворенное вещество, находясь в газооб-

разном состоянии, если занимало бы объем раствора (закон Вант-
Гоффа). Вант-Гофф предположил, что для расчета осмотического 

давления можно применить уравнение состояния идеального газа: 
nRTV =ρ . 

Математическое выражение закона Вант-Гоффа: 

 TRС ⋅⋅=ρосм , (5.10) 
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где ρосм – осмотическое давление; С – молярная концентрация раствора, 
См, моль/л; R – газовая постоянная раствора: R = 0,082 л · атм/(моль · К); 
R = 8,314 Дж/(моль · К); R = 62400 мл · мм рт. ст./(моль · К). 

Законы Рауля справедливы для разбавленных растворов неэлек-
тролитов. Свойства разбавленных растворов изменяются прямопро-
порционально числу растворенных частиц. Если растворенное веще-
ство является электролитом и распадается (диссоциирует) в растворе 
на ионы, то число частиц в растворе увеличивается. Поэтому в рас-
творах электролитов понижение давления насыщенного пара, пони-
жение температуры замерзания, повышение температуры кипения и 
осмотическое давление больше, чем в растворе неэлектролита той же 
моляльной концентрации. 

Для разбавленных растворов электролитов (растворов солей, ки-
слот, оснований) законы Рауля и Вант-Гоффа имеют вид: 

 mСKit ⋅⋅=′Δ экип ; 

 mСKit ⋅⋅=′Δ ккрист ; 

 TRCi ⋅⋅⋅=ρ′осм , (5.11) 

 2
o Ni ⋅ρ⋅=ρ′Δ , 

где i – изотонический коэффициент. 
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где кипt′Δ , кристt′Δ , осмР′ , Р′Δ  – повышение температуры кипения, по-
нижение температуры кристаллизации, величина осмотического дав-
ления раствора электролита, понижение давления насыщенного пара 
растворителя над раствором электролита. 

Между изотоническим коэффициентом (i) и степенью диссо-
циации электролита (α) существует связь: 

 1/1 −−=α ni , (5.13) 

где n – число ионов, на которые диссоциирует молекула электролита. 
Для сильных электролитов вычисляемая степень диссоциации 

является «кажущейся», так как степень диссоциации сильных элек-
тролитов в разбавленных растворах равна 1 и казалось бы i = n, 

но в действительности i < n, ибо между ионами в растворе существует 
электростатическое взаимодействие. 
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Пример 1. Вычислите молярную и эквивалентную концентра-
ции 10 % раствора хлорида магния MgCl2 плотностью (ρ) 1,1 г/см3

. 

Чему равен титр раствора? 

Вариант решения. Молярная концентрация (См, молярность) – 

это число молей растворенного вещества в 1 л раствора. 
Эквивалентная концентрация (Сн, нормальность) показывает 

число эквивалентных масс растворенного вещества в 1 л раствора. 
Молярная масса  г/моль.95,3

2MgCl =М  

Эквивалентная масса ( ) .г/моль47,6595,3/2
2MgClЭ ==m  

Масса (m) 1 л раствора г.11001,11000MgCl2 =⋅=ρ⋅=V  

Составляем пропорцию, чтобы найти массу MgCl2 в 1 л раствора: 
100 г раствора – 10 г MgCl2; 

1100 г               – х;                    х = 110 г MgCl2. 

Молярность раствора .М15,13,95/110м ==С  

Нормальность раствора .н30,265,47/110н ==С  

Титром раствора (Т) называется число граммов растворенного 
вещества в 1 см3

 (мл) раствора. 

 г/мл.11,01000/110 ==Т  

Пример 2. На нейтрализацию 50 см3
 раствора соляной кислоты 

израсходовано 25 см3
 0,5 н. раствора щелочи. Чему равна нормаль-

ность кислоты? Сколько граммов кислоты в 1 л раствора? 

Вариант решения. Так как вещества взаимодействуют между 
собой в эквивалентных соотношениях, то растворы равной нормаль-
ности реагируют в равных объемах. При разных нормальностях объе-
мы растворов реагирующих веществ обратно пропорциональны их 
нормальностям согласно закону эквивалентов: 

 ;щелочинщелочикислотынкислоты СVСV ⋅=⋅  

 ;5,02550 н ⋅=⋅С  

 н.25,050/5,025кислотын =⋅=С  

Эквивалентная масса НСl: 

.г/моль36,5НСlЭ =m  

Масса соляной кислоты НСl в 1 л раствора: 
( ) ( ) .г125,95,3625,0НСlЭHClH =⋅=⋅= mCm  
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Пример 3. Какой объем 10 % раствора карбоната натрия Na2CO3 
плотностью 1,105 г/см3

 требуется для приготовления 1 л 3 % раствора 
с плотностью 1,03 г/см3

? 
Вариант решения. Массовый процент или процентная концен-

трация раствора показывает число граммов (единиц массы) растворен-
ного вещества, содержащееся в 100 граммах (единиц массы) раствора. 

Рассчитаем, какое количество Na2CO3 требуется для приготов-
ления 1л 3%-ного раствора: 

100 г раствора – 3 г Na2CO3; 

1000 ⋅ 1,03          – х;                    х = 30,9 г. 
Рассчитаем массу 10 % раствора Na2CO3, в которой содержатся 

30,9 г Na2CO3. 
100 г раствора – 10 г Na2CO3; 
m                       – 30,9 г;               m = 309 г. 
Зная массу раствора, рассчитаем объем требуемого раствора: 

 .мл64,279105,1/309 ==V  

Пример 4. Чему равна нормальность 40 % раствора КОН плот-
ностью 1,42 г/см3

? К 1 л этого раствора прибавили 2 л воды. Вычис-
лите  процентную концентрацию полученного раствора. 

Вариант решения. Нормальная концентрация (нормальность, Сн) 
показывает число эквивалентных масс растворенного вещества в 1 л 
раствора. Находим массу (m) 1 л раствора и число граммов КОН: 

m = 1000 ⋅ 1,42 = 1420 г; 
100 г раствора – 40 г КОН; 
1420 г          – х КОН;        х = 568 г КОН. 

Эквивалентная масса КОН: 
( )

.г/моль5656/1
KOHЭ

==m  

Нормальность раствора: 
.н14,1056/568н. ==С  

После прибавления воды масса раствора: 
.г342020001420 =+=m  

Рассчитаем процентную концентрацию: 
100 г раствора – у г КОН; 
3420                  – 568 г;              у = 16,6 %. 
Пример 5. Вычислите моляльную концентрацию 16%-ного рас-

твора хлорида алюминия AlCl3 плотностью 1,149 г/см3
. Какова мо-

лярная доля AlCl3? 
Вариант решения. Молярная масса г/моль.5,133:AlCl

3AlCl3 =M  

Моляльная концентрация (Cm, моляльность) показывает число молей 
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растворенного вещества в 1000 г растворителя. Находим массу AlCl3 
в 1000 г растворителя, принимая во внимание, что в 100 г раствора 
находится 16 г растворенного вещества и 84 г воды: 

16 г AlCl3 – 84 г Н2О; 
х                – 1000 г;             х = 190,5 г AlCl3. 
Моляльность раствора: 

.моль/кг43,15,133/5,190 ==mС  

Молярная доля (N) компонента в растворе равна отношению 
числа молей этого компонента к сумме чисел молей всех компонен-
тов, имеющихся в растворе: 

 025,0
7798,4

1198,0

66,41198,0

1198,0

18/845,133/16

5,133/16 ==
+

=
+

=N . 

Пример 6. Необходимо определить температуру кристаллиза-
ции сплава железа с 4,43 % углерода (ледебурита), если температура 
плавления железа 1812 К, а теплота плавления – 15,2 кДж/моль. 

Вариант решения. Понижение температуры кристаллизации 
сплава железа с 4,43 % углерода (ледебурита) рассчитываем согласно 
закону Рауля, учитывая, что :Tt Δ=Δ  

 cN
H

RT
T

кр

кр
2

кр Δ
=Δ , 

где Ткр – температура фазового перехода, К; Nс – молярная доля угле-
рода в железе; ΔНкр – теплота фазового перехода, кДж/моль; 
R = 8,314 Дж/(моль · К). 

Определим молярную долю углерода в железе: 

 1775,0

85,55

57,95

12

43,4
12

43,4

=
+

=cN . 

Понижение температуры кристаллизации сплава (ледебурита): 

 )К(3191775,0
15200

1812314,8 2

кр =⋅⋅=ΔT . 

Следовательно, температура кристаллизации ледебурита: 

 ,К14933191812кр =−=Т  

что и согласуется с опытными данными (1425 К). 
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Пример 7. Рассчитайте величину осмотического давления рас-
твора, содержащего в литре 3,1 г анилина С6Н5NН2, температура рас-
твора 21 ºС. 

Вариант решения. Осмотическое давление раствора неэлектро-
лита находим по закону Вант-Гоффа: 

 RT
VМ

m
RTСР

⋅
==

2

2
мосм , 

где m2 – масса растворенного вещества, г; М2 – молярная масса рас-
творенного вещества, г/моль; См – молярная концентрация раствора, 
моль/л; R – газовая постоянная, 0,082 л ⋅ атм/(моль ⋅ К); Т – абсолют-
ная температура раствора, К; V – объем раствора, л. 

Вычисляем осмотическое давление: 

 .атм8,0
193

294082,01,3
осм =

⋅
⋅⋅=Р  

Пример 8. При 42 ºС давление водяного пара 61,5 мм рт. ст. 
На сколько понизится давление пара при указанной температуре, если 

в 540 г воды растворить 36 г глюкозы С6Н12О6? 

Вариант решения. Согласно 1-му закону Рауля относительное 
понижение давления пара растворителя над раствором прямо пропор-
ционально молярной доле растворенного вещества: 

 
12

2
20 ν+ν

ν==Δ
N

р
р

, 

где Δр – понижение давления пара растворителя над раствором, 

мм рт. ст.; р0
 – давление пара над чистым растворителем, мм рт. ст.; 

N2 – молярная доля растворенного вещества; ν1 – число молей раство-
рителя; ν2 – число молей растворенного вещества. 

Для приближенных расчетов используем формулу: 

 1212
о

12
о

2
о // mMMmN ⋅⋅ρ≈ννρ≈ρ=ρΔ . 

Вычисляем понижение давления пара растворителя над раствором: 

 .стрт.мм41,0540180/18365,61 =⋅⋅⋅=Δр  

Пример 9. Раствор, содержащий 0,85 г хлорида цинка ZnCl2 
в 125 г воды, замерзает при –0,23 ºС. Определить степень диссоциа-
ции ZnCl2 в этом растворе. 
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Вариант решения. Степень диссоциации электролита (α) мож-
но найти по формуле 

 %100
1

1 ⋅
−
−=α

n

i
, 

где i – изотонический коэффициент; n – число ионов, на которое рас-
падается при диссоциации молекула электролита. 

Поскольку −+ +→ 2ClZnZnCl 2
2  распадается на 3 иона, то n = 3. 

Изотонический коэффициент (i) может быть рассчитан как от-
ношение экспериментальных данных (Δt′кр), к тем же величинам 

(Δtкр), вычисленным без учета диссоциации электролита: 

 
кр

кр

t

t
i

Δ

′Δ
= ; 

 ( ) ;С23,023,00кр
o=−−=′Δt  

Δtкр рассчитаем, исходя из 2-го закона Рауля: 

 122кркркр /1000 mMmKСKt m ⋅⋅⋅=⋅=Δ , 

где Δtкр – понижение температуры замерзания раствора, ºС; Kкр – крио-
скопическая константа воды, равная 1,86 ºС; m1 – масса растворителя, г; 
m2 – масса растворенного вещества, г; М2 – молярная масса раство-
ренного вещества, г/моль. 

 093,0
125136

100085,0
86,1кр =

⋅
⋅=Δt ; 

 47,2
093,0

23,0

кр

1
кр ==

Δ
Δ

=
t

t
i . 

Зная изотонический коэффициент i, рассчитаем α: 

%5,73%100735,0%100
2

47,1
%100

2

147,2
%100

13

1 =⋅=⎟
⎠
⎞

⎜
⎝
⎛ ⋅=⎟

⎠
⎞

⎜
⎝
⎛ ⋅−=⋅

−
−=α i

.  

Пример 10. Вычислите эбуллиоскопическую постоянную Kэ для 
воды. Теплота испарения испНΔ  равна 40,685 кДж/моль. 

Вариант решения. Процессы, сопровождающиеся фазовыми пре-
вращениями, позволяют найти взаимосвязь между температурой фазо-
вого превращения и концентрацией. Например, при испарении воды, 
следует применить следущее математическое выражение закона Рауля: 
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 cN
Н
RT

T ⋅
Δ

=Δ
исп

2

, 

где Т – температура фазового перехода (кипения), К; Nc – молярная 
доля вещества; испНΔ  – теплота фазового перехода, (испарения) 
кДж/моль; R – 8,314 Дж/(моль · К). 

Для одномоляльных растворов Kэ = ΔТ, то 

 Kмоль512,0
100040685

18)373(314,8

18

1000

1

40685

)373(314,8 22

исп

кип
2

э =
⋅

⋅⋅=⋅⋅=
Δ

⋅=
Н

NRT
K c  

Пример 11. При 295 К и давлении 51987 Па растворимость во-
дорода в анилине составляет 10,6 кг/м3

, а при температуре 295 К 

и давлении 154628 Па растворимость водорода составляет 31,6 кг/м3
. 

Соблюдается при этих условиях закон Генри? 

Вариант решения. Согласно закону Генри растворимость газа в 
жидкости при постоянной температуре пропорциональна его парци-

альному давлению над жидкостью: 

 С = K · р, 

где С – растворимость газа в жидкости, кг/м3
; K – коэффициент про-

порциональности (константа Генри); р – парциальное давление газа 
над жидкостью, Па. 

Если закон Генри соблюдается, то отношение давления к равно-
весной концентрации газа в жидкости – величина постоянная и про-
порциональна константе Генри: 

1) /кгмПа4,49046,10/51987 3⋅= ; 

2) /кг.мПа29,48936,31/154628 3⋅=  

Так как эти соотношения приблизительно равны, то закон Генри 

соблюдается. 
Пример 12. Вычислите процентную концентрацию водного рас-

твора мочевины (NН2)2СО, зная, что температура кристаллизации это-
го раствора равна –0,465 ºС. 

Вариант решения. Температура кристаллизации чистой воды 
0 ºС, следовательно, ( ) 465,0465,00кр =−−=Δt  ºС. Молярная масса 
( ) CONH

22 равна 60 г/моль. Находим массу (m2) растворенного вещест-
ва, приходящуюся на 1000 г воды по формуле (второй закон Рауля): 
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Общая масса раствора (m), содержащая 15 г мочевины, состав-
ляет: 
 .г1015151000 =+=m  

Процентное содержание мочевины в данном растворе находим 
из соотношения: 

1015 г раствора – 15 г вещества; 
100 г                   – х;                          х = 1,48 %. 
Пример 13. Рассчитать молярную концентрацию эквивалента 

раствора сульфата калия, если в 200 мл раствора содержится 1,74 г соли. 
Вариант решения. Значение молярной концентрации эквива-

лента определяется количеством вещества эквивалента, содержащим-
ся в 1 л раствора, и может быть рассчитано по формуле 

 

V
z

M

m
C

Z ⋅⎟
⎠
⎞

⎜
⎝
⎛

=
⎟
⎠
⎞

⎜
⎝
⎛

42

42

SOK
1экв

SOK
1

SOK

42

, (5.14) 

где V – объем раствора, л; 1/z – фактор эквивалентности. 
В реакции обмена могут замещаться два однозарядных катиона 

К+
 соли К2SO4, равноценных двум ионам (атомам) водорода, поэтому 

Z = 2, а фактор эквивалентности ( ) 2/1/1 −Z . 

Поэтому молярная масса эквивалента сульфата калия: 

 ( ) г/моль.871742/12/1
4242 SOKSO1/2K =⋅== MM  

Подставляем численные значения в формулу (5.14) и определя-
ем молярную концентрацию эквивалента: 

 ,экв/лмоль1,02,087/74,1экв =⋅=С  

или 0,1 н. (совпадение с нормальной концентрацией). 

Задачи 

1. Вычислите молярную и эквивалентную концентрации 20%-

ного раствора хлорида кальция плотностью 1,178 г/см3
. 
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2. Какая масса НNО3 содержалась в растворе, если на нейтрали-

зацию ее потребовалось 35 см3
 0,4 н. раствора NaОН? Каков титр рас-

твора NaOH? 

3. Из 10 кг 20%-ного раствора при охлаждении выделилось 400 г 
соли. Чему равна процентная концентрация охлажденного раствора? 

4. Сколько и какого вещества останется в избытке, если к 75 см3
 

0,3 н. раствора Н2SO4 прибавить 125 см3
 0,2 н. раствора КОН? 

5. Для осаждения в виде AgCl всего серебра, содержащегося 
в 100 см3

 раствора AgNO3,  потребовалось 50 см3
 0,2 н. раствора HCl. 

Какова нормальность раствора AgNO3? Какая масса AgCl выпала 
в осадок? 

6. Вычислите эквивалентную и моляльную концентрации 

20,8%-ного раствора HNO3 плотностью 1,12 г/см3
. Сколько граммов 

кислоты содержится в 4 л этого раствора? 

7. К 3 л 10%-ного раствора HNO3 плотностью 1,054 г/см3
 приба-

вили 5 л 2%-ного раствора той же кислоты плотностью 1,009 г/см3
. 

Вычислите процентную и молярную концентрации полученного рас-
твора, объем которого равен 8 л. 

8. Чему равна нормальность 30%-ного раствора NаОН плотно-
стью 1,328 г/см3

? К 1 л этого раствора прибавили 5 л воды. Вычисли-

те процентную концентрацию полученного раствора. 
9. Каково будет при 65 ºС давление пара раствора, содержащего 

13,68 г сахара С12Н22О11 в 90 г воды, если давление водяного пара при 

той же температуре составляет 187,5 мм рт. ст.? 

10. В 250 мл раствора содержится 2,3 г растворенного вещества, 
осмотическое давление раствора при 27 ºС равно 2,46 атм. Вычислите 
молярную массу вещества. 

11. Сколько граммов сахара С12Н22О11 содержится в 250 мл рас-
твора, если осмотическое давление его при 7 ºС составляет 2,8 атм? 

12. При растворении 0,4 г некоторого вещества в 10 г воды тем-

пература кристаллизации раствора понижается на 1,24 ºС. Вычислите 
молярную массу растворенного вещества. 

13. Сколько граммов глюкозы С6Н12О6 следует растворить 
в 260 г воды для получения раствора, температура кипения которого 
превышает температуру кипения чистого растворителя на 0,05 ºС? 

14. Давление пара воды при 25 ºС составляет 23,76 мм рт. ст. 
Вычислить для той же температуры давление пара раствора, в 450 г 
которого содержится 90 г глюкозы С6Н12О6. 
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15. Давление водяного пара равно 233,8 мм рт. ст. при 70 ºС. 

При той же температуре давление пара раствора, содержащего в 270 г 
воды 12 г растворенного вещества, равняется 230,68 мм рт. ст. Опре-
делите молярную массу растворенного вещества. 

16. Раствор, содержащий 1,22 г бензойной кислоты С6Н5СООН 

в 100 г сероуглерода, кипит при 46,529 ºС. Температура кипения се-
роуглерода 46,3 ºС. Вычислить эбуллиоскопическую константу серо-
углерода? 

17. Раствор, содержащий 8,5 г NaNO3 в 100 г воды, кристалли-

зуется при –3,04 ºС. Вычислить степень диссоциации NaNO3. 

18. При растворении 12 г едкого натра NaОН в 100 г Н2О темпе-
ратура кипения повышается на 2,65 ºС. Определить кажущуюся сте-
пень диссоциации NаОН в растворе. 

19. Осмотическое давление 0,01 н. раствора KNO3 составляет 
при 37 ºС 367000 мм рт. ст. Вычислить степень диссоциации соли. 

20. Вычислить давление пара 10%-ного раствора Ва(NО3)2 при 

28 ºС, давление пара воды при той же температуре составляет 
28,35 мм рт. ст., степень диссоциации 0,575. 

21. Раствор кристаллизуется при –4,46 ºС, содержит 8 г Al2(SO4)3 в 
25 г воды. Определить кажущуюся степень диссоциации соли в растворе. 

22. Определите степень диссоциации сульфата калия К2SO4 

в растворе, содержащем 8,7 г этой соли в 100 г воды, зная, что этот 
раствор кристаллизуется при –1,83 ºС. 

23. Вычислите давление пара 12%-ного раствора Са(NО3)2 при 

25 ºС. Давление пара воды при той же температуре составляет 
26,45 мм рт. ст., степень диссоциации 0,6. 

24. Степень диссоциации сульфата цинка ZnSO4 в 0,1 н. раство-
ре равна 40 %. Как велико должно быть осмотическое давление рас-
твора при 0 ºС? 
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РАЗДЕЛ VI 

Коллоидные системы, 

строение коллоидных частиц, коагуляция золей, 

порог коагуляции 

Системы, в которых вещество раздроблено до частиц 1–500 нм, 

находящихся в какой-либо среде (газ, жидкость, твердое тело) во 
взвешенном состоянии, называются коллоидными. 

Для приготовления коллоидных растворов следует получить 
частицы размером от 1 до 500 нм, подобрать дисперсионную среду, в 
которой не растворяется вещество частиц, и обеспечить устойчивость 
частиц. В качестве вещества коллоидных частиц в водных средах 
служат металлы, оксиды, гидроксиды, сульфиды и другие малорас-
творимые соединения металлов и неметаллов. 

Частицы соответствующих размеров получают либо измельче-
нием крупных частиц, например на коллоидных мельницах, методом 

диспергирования, либо объединением (конденсацией) атомов, моле-
кул, ионов. 

К методам конденсации относятся чаще всего химические методы 

(реакция двойного обмена, гидролиз, окисление-восстановление и т. д.). 
Коллоидные растворы с водной дисперсионной средой называются золями. 

Золи образуются в результате химической реакции двойного 
обмена между двумя растворимыми  веществами, в результате кото-
рой образуется нерастворимое кристаллическое вещество, которое 
при соответствующих условиях превращается в коллоидный раствор. 
На поверхности кристаллического твердого тела из раствора адсорби-

руется тот из ионов, который входит в состав кристаллической ре-
шетки или может образовывать с одним из ионов решетки малорас-
творимое соединение (правило Фаянса–Пескова). Этим методом по-
лучают золь хлорида серебра: 

 33 NaNOAgClNaClAgNO +↓↔+ : 

а) при избытке нитрата серебра как стабилизатора коллоидные 
частицы схематически можно представить: 

( ) ( )[ ]{ }OHNOOHNOAgAgCl 2323 zxyxnnm x ⋅⋅⋅−⋅⋅ −+−+ ; 

   коллоидная частица 
мицелла 

б) при избытке хлорида натрия в качестве стабилизатора колло-
идные частицы можно представить: 
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( ) ( )[ ]{ }OHNaOHNaClAgCl 22 zxyxnnm
x

⋅⋅⋅−⋅⋅ +−+− . 

коллоидная частица 
мицелла 

Процесс гидролиза различных растворимых соединений часто 
сопровождается образованием нерастворимых веществ, которые пре-
вращаются в коллоидные растворы. Например, при гидролизе хлори-
да железа (III) образуется нерастворимый гидроксид железа (III): 

 ( ) 3HClOHFeO3HFeCl 323 +↓→+ ; 

 ( ) OHFeOClHClOHFe 23 nnnn +→+ ; 

 
−+ +↔ ClFeOFeOCl nnn

; 

 ( ) →++ −+ ClFeOOHFe 3 nnm  

 ( ) ( )[ ]{ }OHClOHClFeOFeOH 223 zxyxnnm x ⋅⋅⋅−⋅⋅→ −+−+ . 

Коллоидные растворы обладают кинетической устойчивостью 
благодаря броуновскому движению коллоидных частиц, которое пре-
пятствует оседанию частиц под влиянием силы тяжести. Агрегативная 
устойчивость коллоидных растворов возникает из-за наличия у колло-
идных частиц одноименного электрического заряда, что сохраняет сте-
пень дисперсности и препятствует слипанию частиц, способствует об-
разованию сольватной оболочки в растворах вокруг частиц. 

Процесс потери агрегативной устойчивости и укрупнение час-
тиц золя приводит к потере его кинетической устойчивости, которая 
выражается в образовании осадка в процессе коагуляции. 

Коагуляция золей введением в коллоидный раствор электроли-
тов определяется правилом значности Шульце–Гарди (1900 г.): коагу-
лирующим действием обладает ион электролита, который имеет за-
ряд, противоположный заряду гранулы (коллоидной частицы); коагу-
лирующее действие тем сильнее, чем выше заряд иона-коагулятора. 

Минимальная концентрация электролита, вызывающая явную 

коагуляцию, называется порогом коагуляции золя (γ) и выражается 
в ммолях электролита на литр золя. Теоретические расчеты Деряги-
на Б. В. и Ландау Л. Д. (1937 г.) показали, что соотношение порогов 
коагуляции для одно,- двух- и трехвалентных ионов: 

 ,1:11:7303/1:2/1:1/1:: 666

321
==γγγ ZZZ  (6.1) 

где z – валентность коагулирующего иона. 
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Пример 1. Золь иодида серебра AgI получен при добавлении 
к 0,02 л 0,01 н. раствора KI 0,028 л 0,005 н. раствора AgNO3. Опреде-
лите заряд коллоидных частиц полученного золя и напишите формулу 
его мицеллы. 

Вариант решения. При смешении растворов AgNO3 и KI про-
текает реакция 

 33 KNOAgIKIAgNO +↓=+ . 

Определяем количество ммолей AgNO3 и KI, участвующих в ре-
акции: 

ммоль;101,40,0280,005:AgNO 4
3

−⋅=⋅  

.ммоль102,00,010,02:KI 4−⋅=⋅  

Расчет показывает, что в растворе избыток I. 
−+ +→ IKKI . Следовательно, микрокристаллы AgI (агрегат) бу-

дут адсорбировать ионы I
–
 и коллоидные частицы золя приобретут 

отрицательный заряд. Противоионами являются ионы К+
. Формула 

мицеллы золя иодида серебра при условии избытка КI: 

 ( ) ( )[ ]{ }OHKOHKIAgI 22 zxyxnnm x ⋅⋅⋅−⋅⋅ +−+− . 

Пример 2. Какой объем 0,002 н. раствора BaCl2 надо добавить 
к 0,03 л 0,0006 н. раствора Al2(SO4)3, чтобы получить положительно 
заряженные частицы золя сульфата бария. Напишите формулу мицел-
лы золя BaSO4. 

Вариант решения. Образование золя BaSO4 происходит по ре-
акции: 

 ( ) 343422 2AlCl3BaSOSOAl3BaCl +↓=+ . 

Если вещества в реакции участвуют в стехиометрическом соот-
ношении, то для реакции необходим объем BaCl2 согласно закону эк-
вивалентов: 

 .;н0006,003,0.н002,0
2BaCl ⋅=⋅V  

 .л109002,0/0006,003,0 3
BaCl2

−⋅=⋅=V  

Для получения положительных частиц золя BaSO4 в растворе 
должен быть избыток хлорида бария по сравнению с сульфатом алю-
миния, следовательно, для реакции нужно взять более 0,009 л 0,002 н. 
раствора BaCl2. 
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−+ +→ 2ClBaBaCl 2
2 . Формула мицеллы золя сульфата бария: 

 ( ) ( )[ ]{ }OHCl2OHCl2BaBaSO 2
2

2
2

4 zxyxnnm x ⋅⋅⋅−⋅⋅ −+−+ . 

Пример 3. В каждую из трех колб налито по 0,01 л золя хлорида 
серебра. Для коагуляции золя в первую колбу добавлено 0,002 л 1 н. 

раствора NaNO3, во вторую – 0,012 л 0,01 н. раствора Ca(NO3)2, в тре-
тью – 0,007 л 0,001 н. раствора Al(NO3)3. Вычислите пороги коагуля-
ции электролитов, определите знак заряда коллоидных частиц золя. 

Вариант решения. Минимальное количество электролита, при-

бавляемого к золю, которое может вызвать коагуляцию золя, называ-
ется порогом коагуляции γ ммоль/л. Порог коагуляции вычисляется по 
формуле 

 
3эл

эл 1000

VV

cV

+
⋅=γ , (6.2) 

где с – молярная концентрация эквивалента электролита, моль экв/л; 
Vэл, V3 – соответственно объем электролита и золя, л. 

Вычисляем пороги коагуляции добавляемых электролитов: 

 

.ммоль/л0,41
0,010,007

10000,0070,001

ммоль/л;5,45
0,010,012

10000,0120,01

ммоль/л;166,7
0,010,002

10000,0021

33

23

3

)Al(NO

)Са(NO

NaNO

=
+

⋅⋅=γ

=
+

⋅⋅=γ

=
+
⋅⋅=γ

 

Добавляемые электролиты – NaNO3, Ca(NO3)2, Al(NO3)3 – со-
держат анион NO3

–
 и катионы Na

+
, Ca

2+
, Al

3+
 разной зарядности. Наи-

меньший порог коагуляции у Al(NO3)3, следовательно, коллоидные 
частицы золя хлорида серебра заряжены отрицательно. 

Пример 4. Порог коагуляции раствора KNO3 для золя гидрокси-

да алюминия, частицы которого заряжены положительно, равен 

60,0 ммоль/л. 
Рассчитайте порог коагуляции раствора ( )[ ]63 CNFeK  для этого золя. 
Вариант решения. Коагуляцию золя вызывает тот из ионов 

прибавляемого электролита, заряд которого противоположен заряду 
коллоидной частицы. Коагулирующая способность иона определяется 
его зарядом. Чем больше заряд иона, тем больше его коагулирующая 
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способность. Значения порогов коагуляции электролитов с одно-, 
двух- и трехзарядными ионами относятся как числа 730 : 11 : 1. Сле-
довательно, порог коагуляции ( )[ ]63 CNFeK  будет в 730 раз меньше, 
чем у KNO3, т. е. 

 ( )[ ] .ммоль/л0,08260/730
63 CNFeK ==γ  

Задачи 

1. Золь иодида серебра AgI получен при добавлении к 0,08 л 
0,01 н. раствора KI 0,028 л 0,006 н. AgNO3. Определите заряд частиц 
полученного золя и напишите формулу его мицеллы. 

2. Вычислите порог коагуляции электролитов, определите знак 
заряда частиц. В каждую из трех колб налито по 0,02 л золя хлорида 
серебра. Для коагуляции золя в первую колбу добавлено 0,002 л 1 н. 
NaNО3, во вторую – 0,012 л 0,01 н. Са(NО3)2, а в третью 0,007 л 
0,004 н. Al(NO3)3. 

3. Какой объем 0,001 н. раствора ВаСl2 надо добавить к 0,03 л 
0,006 н. Al2(SO4)3, чтобы получить положительно заряженные части-
цы золя сульфата бария. Напишите формулу мицеллы золя ВаSO4. 

4. Порог коагуляции раствора KNО3 для золя гидроксида алюми-
ния, частицы которого заряжены положительно, равен 60,0 ммоль/л, 
рассчитайте порог коагуляции ( )[ ]63 CNFeK  для этого золя. 

5. Золь гидроксида железа (III) Fe(OH)3 может быть получен 
в результате гидролиза разбавленного раствора хлорида железа: 

( ) 3HClOHFeO3HFeCl 323 +↓↔+ . Взаимодействие продуктов реакции 

приводит к образованию хлорокиси железа: 

 −+ ++↔ ClFeOFeOCl . 

Определите заряд частиц полученного золя и напишите форму-
лу его мицеллы. 

6. Золь иодида серебра AgI получен при добавлении к 0,028 л 
0,005 н. раствора KI 0,02 л 0,01 н. раствора AgNO3. Определите заряд 
частиц полученного золя и напишите формулу его мицеллы. 

7. Гидрозоль As2S3 получают действием сероводорода Н2S на 
раствор мышьяковистой кислоты: O6HSAsS3HAsO2H 232233 +↓=+ , 

стабилизатором является −+ +↔ HSHSH:SH 22 . Определите заряд 

частицы золя, полученного при избытке сероводорода, напишите 
формулу его мицеллы. 
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8. Порог коагуляции KNO3 для золя гидроксида алюминия, час-
тицы которого заряжены положительно, равен 60,0 ммоль/л. Рассчи-
тайте порог коагуляции K2SO4 для этого золя. 

9. Образование золя BaSO4 происходит по реакции 

 2NaClBaSOSONaBaCl 4422 +=↓+ . 

Какой объем 0,003 н. раствора Na2SO4 надо добавить к 0,009 л 
0,002 н. раствора BaCl2, чтобы получить отрицательно заряженные части-
цы золя сульфата бария. Напишите формулу мицеллы полученного золя. 

10. Золь карбоната кальция СаСО3 образуется при обменной реакции: 

 2NaClCaCOCONaCaCl 3322 +↔+ . 

Напишите формулу мицеллы полученного золя, если частицы 
золя заряжены положительно, так как в избытке СаСl2. 

11. Коагуляция золя иодида серебра, частицы которого заряже-
ны отрицательно, вызывается катионами добавляемых электролитов. 
Порог коагуляции LiNO3 для этого золя равен 165 ммоль/л. Вычисли-
те порог коагуляции Al(NO3)3 для этого золя. 

12. Щелочные метасиликаты при гидролизе 

 NaOH2SiOHOH2SiONa 32232 nnnn +↔+  

образуют устойчивые золи кремниевой кислоты, которые в щелочных 
растворах имеют отрицательный заряд, стабилизатор золя: 

 −+ +↔ 2
332 SiONa2SiONa nnn . 

Напишите формулу мицеллы кремниевой кислоты. 
13. Золь бромида серебра получен путем смешивания равных 

объемов 0,008 н. КВr и 0,009 н. AgNO3. Определите знак заряда час-
тиц золя и напишите формулу мицеллы. 

14. Составьте формулу мицеллы золя гидроксида алюминия, по-
лученного при гидролизе сульфата алюминия. Диссоциация Al(ОН)3 
возможна по основному и кислотному типу в зависимости от рН среды: 

 ( ) ( ) −+−+ +↔↔++ OH]OH[AlOHAlOHAlOH 2322 nnnnnn . 

Золь получен при рН > 8,1. 
15. Вычислите порог коагуляции раствора сульфата натрия, если 

добавление 0,003 л 0,1 н. Na2SO4 вызывает коагуляцию 0,015 л золя. 
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РАЗДЕЛ VII 

Коррозия металлов, защита металлов от коррозии 

При решении задач этого раздела см. табл. П.1.4 «Ряд напряжений». 

Коррозия – это самопроизвольно протекающий процесс разру-
шения металлов и сплавов в результате химического и электрохими-

ческого взаимодействия их с окружающей средой. 

По механизму протекания различают два основных типа коррозии: 

1) химическую; 2) электрохимическую. 

Химическая коррозия протекает в средах, не проводящих элек-
трический ток, и может быть газовой или жидкостной. Химическая 
газовая коррозия вызывается действием на металл сухих газов: О2, Н2, 

Cl2, Н2S, SО2, СО2 и т. д. Например, газовая коррозия углеродистой 

стали при 300–600 ºС сопровождается образованием пористого слоя 
окалины, состоящей из оксидов FeO, Fe2O3 и Fe3O4, которые не пре-
пятствуют дальнейшему протеканию коррозии. При этом возможно 
протекание реакции обезуглероживание стали: 

 ↑+=+ 223 CO3FeOCFe , 

цементит 

что приводит ее к потере прочности. 

Химическая жидкостная коррозия протекает в жидких неэлек-
тролитах: бензоле, толуоле, жидких топливах (мазут, керосин, нефть, 
бензин) и т. д. Коррозия в неэлектролитах сводится к химической ре-
акции металла с активным компонентом. Например, в нефти и про-
дуктах ее перегонки содержится до 5 % серы и ее соединений, актив-
но взаимодействующих с металлом. 

Электрохимическая коррозия протекает в средах, проводящих 

электрический ток. Например, коррозия металлов в атмосферных ус-
ловиях, коррозия металлических конструкций, находящихся в земле, 
грунтовых водах, морской воде и т. д. Электрохимическая коррозия 
возникает не только при контакте двух разных металлов в среде 
электролита (макрокоррозия), но и на различных участках одного и 

того же металла при наличии примесей, оксидных пленок (микро-
коррозия). Согласно теории электрохимической коррозии на поверх-

ности металла возникает макрогальванический элемент (макрогаль-
ванопара) или, соответственно, множество микрогальванических 

элементов (микрогальванопар). 
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Металл или участки металла с более отрицательным значением 

стандартного электродного потенциала окажутся анодами и будут 
окисляться: 

 ( ) +=−− nMeenMeA
_

: , ΔG < 0. 

На участках металла, покрытых оксидной пленкой или при на-
личии примесей в металле, с более положительным значением элек-
тродного потенциала будет происходить восстановление окислителя 
из окружающей среды. На катоде в кислой среде происходит процесс 
восстановления водорода: 

↑→=+⊕ +
2

0
_

HH22H2: eK  (коррозия с водородной деполяризацией). 

В нейтральной или щелочной среде на катоде протекает процесс 
восстановления кислорода, растворенного в воде: 

−=++⊕ OH4OH24O: 2

_

2 eK  (коррозия с кислородной деполяризацией). 

Пример 1. При нарушении целостности поверхности оловянного 
покрытия на железе будет коррозия вследствие работы гальванопары: 

 А K⊕:SnSOHFe: 42 . 

За 30 с работы этой гальванопары на катоде выделилось 0,06 л 
водорода при н. у. Какая масса железа растворилась за это время и ка-
кую силу тока дает эта гальванопара? 

Вариант решения. Максимальная сила тока, даваемая гальва-
ническим элементом, определяется соотношением: 

 
экв

F

M
mI ⋅= , 

где I – сила тока, А; m – масса растворившегося за 1 с более активного 
электрода или выделившегося за 1 с вещества на катоде; F – постоян-

ная Фарадея; Мэкв – молярная масса эквивалента элемента, из которо-
го сделан более активный электрод, или элемента, выделяющегося на 
катоде (для водорода – 1 г/моль или 11,2 л). 

За 1 с выделяется на катоде 

 2Нл002,030:06,0 = . 

Гальванопара дает ток силой 
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 А2,17
2,11

96500002,0 =⋅=I . 

Молярная масса эквивалента железа (II) равна: 

 г/моль92,27
2

847,55В/ ==М , 

где М – молярная масса атома железа (II); В – валентность. 

 г149,0
96500

302,1792,27
Fe =⋅⋅=m . 

Пример 2. Составить схему и написать электронные уравнения 
процессов, протекающих при коррозии цинковой пластинки, соприка-
сающейся с оловянной пластинкой, в кислой среде. 

Вариант решения. При контакте пластинок в кислой среде воз-
никает гальванический элемент (гальванопара): 

 А K⊕:SnHClZn: . 

Электронные уравнения процессов: 

 А +=− 2
_

Zn2Zn: e ; 

 ↑→=+⊕ +
2

0
_

HH22H2: eK . 

Вторичный процесс: 2
2 ZnCl2ClZn =+ −+ . 

Пример 3. Какое из покрытий – анодное или катодное – эффек-
тивнее защищает металл от коррозии при нарушении целостности по-
крытия? Составить электронные уравнения происходящих процессов 
в нейтральной среде. 

Вариант решения. Анодное покрытие – железо, покрытое цин-
ком, а катодное покрытие – железо, покрытое никелем. Схемы обра-
зующихся при коррозии гальванических элементов (гальванопар): 

1) ( ) KA ⊕− O/FeH,Zn/O: 22 ; 

2) ( ) KA ⊕− O/NiH,Fe/O: 22 . 

Электронные уравнения процессов: 
1) ( ) −+ =++⊕=−− OH4OH24O:;Zn2Zn: 2

_

2
2

_

eKeA . 

Вторичный процесс: 

 ( ) ;OHZnOH2Zn 2
2 =+ −+  
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2) ( ) −+ =++⊕=−− 4OHOH24O:;Fe2Fe: 2

_

2
2

_

eKeA . 

Вторичные процессы: 

 ( )22 OHFe2OHFe =+ −+ ; 

 ( ) OH2FeOOH1/2OOH2Fe 222 +=+ . 

В этом случае при коррозии образуется ржавчина, т. е. катодное 
покрытие менее эффективно защищает железо от коррозии. 

Пример 4. Железная и медная пластинки опущены в раствор 
хлорида натрия. Какие процессы протекают на пластинках: 

1) если пластинки не соприкасаются между собой; 

2) если наружные концы пластинок соединены проводником? 

Вариант решения.  

1) В соответствии с одним из свойств ряда напряжений (метал-
лы вытесняют из растворов солей только менее активные металлы): 

 Fe+NaCl           ; 

 Cu+NaCl           . 

2) Образуется гальванический элемент (гальванопара): 

 ( ) KA ⊕− O/CuH,OFe/NaCl, 22 ; 

 ( ) +=−− 2
_

Fe2Fe: eA ; 

 −=++⊕ 4OHOH24O: 2

_

2 eK . 

Вторичный процесс: 

 ( )22 OHFe2OHFe =+ −+ ; 

 ( ) OH2FeOOH1/2OOH2Fe 222 +=+ . 

ржавчина 

Задачи 

1. При нарушении целостности поверхностного слоя медного 
покрытия на алюминии будет коррозия вследствие работы гальвано-
пары: ( ) ( )KA +− /CuSOAl/H 42 . За 45 с работы этой гальванопары на ка-
тоде выделится 0,09 л водорода при н. у. Какая масса алюминия рас-
творилась за это время и какую силу тока дает эта гальванопара? 
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2. Железная и медная пластинки опущены в раствор хлорида 
калия. Какие процессы протекают на пластинках: а) если пластинки 

не соприкасаются между собой; б) если наружные концы соединены 

проводником? Каков состав продуктов коррозии? 

3. Составьте схему и напишите электронные уравнения процес-
сов, протекающих при коррозии оловянной пластинки, соприкасаю-

щейся с медной и погруженной в раствор соляной кислоты. Каков со-
став продуктов коррозии? 

4. Свинцовую и медную пластинки опустили в раствор хлорида 
калия. Составьте электронные и ионно-молекулярные уравнения ре-
акций, происходящих на каждой из этих пластинок. Какие процессы 

будут происходить на пластинках, если наружные концы их соеди-

нить проводником? Каков состав продуктов коррозии? 

5. Железная и свинцовая пластинки опущены в раствор хлорида 
калия. Какие процессы протекают на пластинках: а) если пластинки 

не соприкасаются между собой; б) если наружные концы пластинок 
соединены проводником? Каков состав продуктов коррозии? 

6. Составьте схему и напишите электронные уравнения анодно-
го и катодного процессов с кислородной и водородной деполяризаци-

ей при коррозии пары алюминий–железо. Какие продукты коррозии 

образуются в первом и во втором случаях? 

7. Составьте схему и напишите уравнения анодного и катодного 
процессов с кислородной и водородной деполяризацией при коррозии 

пары магний–железо. Какие продукты коррозии образуются в первом 

и во втором случаях? 

8. Железная и кадмиевая пластинки опущены в раствор хлорида 
натрия. Какие процессы протекают на пластинках: а) если пластинки 

не соприкасаются между собой; б) если наружные концы пластинок 
соединены проводником? Каков состав продуктов коррозии? 

9. Железная и оловянная пластинки опущены в раствор хлорида 
натрия. Какие процессы протекают на пластинках: а) если пластинки 

не соприкасаются между собой; б) если наружные концы пластинок 
соединены проводником? Каков состав продуктов коррозии? 

10. Железная и цинковая пластинки опущены в раствор хлорида 
натрия. Какие процессы протекают на пластинках: а) если пластинки 

не соприкасаются между собой; б) если наружные концы пластинок 
соединены проводником? Каков состав продуктов коррозии? 

11. Железная и кобальтовая пластинки опущены в раствор хло-
рида натрия. Какие процессы протекают на пластинках: а) если пла-
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стинки не соприкасаются между собой; б) если наружные концы пла-
стинок соединены проводником? Каков состав продуктов коррозии? 

12. Цинковая и медные пластинки опущены в раствор хлорида 
натрия. Какие процессы протекают на пластинках: а) если пластинки 

не соприкасаются между собой; б) если наружные концы пластинок 
соединены проводником? Каков состав продуктов коррозии? 

13. Железная и серебряная пластинки опущены в раствор хло-
рида натрия. Какие процессы протекают на пластинках: а) если пла-
стинки не соприкасаются между собой; б) если наружные концы пла-
стинок соединены проводником? Каков состав продуктов коррозии? 

14. Как протекает атмосферная коррозия железа, покрытого сло-
ем никеля, если покрытие нарушено? Составьте схему и напишите 
электронные уравнения анодного и катодного процессов. Каков со-
став продуктов коррозии? 

15. Две железные пластинки, частично покрытые: одна оло-

вом, другая – медью, находятся во влажном воздухе. На какой из 
этих пластинок быстрее образуется ржавчина? Каков состав про-

дуктов коррозии? 
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Приложение 1 

Таблица П.1.1 

Стандартные теплоты (энтальпии) образования ΔН0
298 

некоторых веществ 

Вещество Состояние ΔН0
298, 

кДж/моль 
Вещество Состояние ΔН0

298, 

кДж/моль 

H2O г –241,83 NH3 г –46,19 

H2O ж –285,84 NO2 г –33,50 

HCl г –92,31 Fe2O3 к –822,1 

HBr г –46,19 Ca(OH)2 к –986,5 

C6H6 г +82,93 Al2O3 к –1669,8 

C2H2 г +226,75 SiO2 к –910,9 

C2H4 г +52,28 MgO к –601,8 

C2H6 г –84,67 ZnO к –350,6 

C2H5OH г –235,31 CuO к –162,0 

CH3OH г –201,17 TiO2 к –943,9 

CH4 г –74,85 NiO к –239,7 

CS2 г +115,28 PbO к –217,86 

H2S г –20,15 Fe3O4 к –1117,71 

SO2 г –296 PCl3 г –277,0 

CO г –110,52 PCl5 г –369,45 

CO2 г –393,51 NH4Cl к –315,39 

NO г +90,37 NaCl к –410,9 

MgCO3 к –1096,2 CaO к –636 

V2O5 к –1550 – – – 
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Таблица П.1.2 

Стандартные абсолютные энтропии S
0
298 некоторых веществ 

Вещество  Состояние S
0

298, 

Дж/моль · К 
Вещество  Состояние S

0
298, 

Дж/моль · К 

H2O г 188,72 FeO к 54,0 

H2O ж 69,94 Fe2O3 к 89,96 

С (алмаз) алмаз 2,44 Fe3O4 к 146,4 

С (графит) графит 5,69 Al2O3 к 50,9 

C2H2 г 200,82 CuO к 42,6 

C2H4 г 219,45 Fe к 27,2 

CH3OH ж 126,8 Ti к 30,7 

CH4 г 186,19 S (ромб) ромб 31,9 

CO г 197,91 H2 г 130,59 

CO2 г 213,65 N2 г 191,49 

HCl г 186,68 O2 г 205,03 

NH3 г 192,50 Cl2 г 222,95 

H2S г 205,64 Al к 28,31 

NH4Cl к 94,5 Pb к 64,9 

NO г 210,2 Cu к 33,3 

NO2 г 240,46 Zn к 41,59 

PCl3 г 311,66 NiO к 37,99 

PCl5 г 362,71 PbО к 67,4 

TiO2 к 50,3 ZnО к 43,5 

AgCl к 96,07 Ag к 42,69 

I2 к 169,2 Ni к 29,86 
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Таблица П.1.3 

Стандартная энергия Гиббса образования ΔG0
298 

некоторых веществ 

Вещество  Состояние ΔG 0
298, 

кДж/моль 
Вещество  Состояние ΔG 0

298, 

кДж/моль 

H2O г –228,59 ВеСO3 к –944,75 

H2O ж –237,19 TiO2 к –888,6 

CH4 г –50,79 Fe2O3 к –740,3 

C2H4 г +68,1 CaO к –604,2 

C2H2 г +209,2 ВеO к –581,61 

HCl г –95,2 ВаO к –528,4 

CO г –137,27 NaCl к –384,03 

CO2 г –394,38 ZnО к –318,2 

NO г +86,69 FeO к –244,3 

NO2 г +51,84 NiO к –211,6 

N2O4 г +98,4 PbО к –188,2 

Al2O3 к –1582,0 CuO к –129,9 

CaСО3 к –1128,75 NH3 г –16,48 

Fe3O4 к –1014,2 – – – 
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Таблица П.1.4 

Стандартные электродные потенциалы металлов 

Металл 
Электродная 
реакция 

Стандартный электродный
потенциал, В 

Литий Li
+
      +     e              Li –3,02 

Рубидий Rb
+  

   +     e              Rb –2,99 

Калий K
+    

   +     e               K –2,92 

Барий Ba 
2+ 

  +   2 e              Ba –2,90 

Стронций Sr 
2+    

+    2 e              Sr –2,89 

Кальций Ca 
2+   

+    2 e              Ca –2,87 

Натрий Na 
+     

+      e              Na –2,71 

Магний Mg 
2+  

+    2 e              Mg –2,37 

Берилий Bе 2+ 
  +   2 e              Bе –1,85 

Алюминий Al 
3+    

+    3 e              Al –1,66 

Титан Ti 
2+    

+    2 e              Ti –1,63 

Марганец Mn 
2+  

+   2 e               Mn –1,18 

Цинк Zn 
2+    

+   2 e               Zn –0,76 

Хром Cr 
3+

   +   3 e               Cr –0,74 

Железо Fe 
2+    

+    2 e               Fe –0,44 

Кадмий Cd 
2+  

 +    2 e              Cd –0,40 

Кобальт Co 
2+    

+   2 e               Co –0,28 

Никель Ni 
2+

   +   2 e               Ni –0,25 

Олово Sn 
2+    

+   2 e               Sn –0,14 

Свинец Pb 
2+    

+   2 e               Pb –0,13 

Водород 2H 
+
   +   2 e               H2     0,00 

Висмут Вi 
3+    

+   3 e               Вi +0,22 

Медь Cu 
2+  

+   2 e               Cu +0,34 

Серебро Ag 
+
   +    e               Ag +0,80 

Палладий Pd 
2+   

+   2 e               Pd +0,83 

Ртуть Hg 
2+  

+   2 e               Hg +0,85 

Платина Pt 
2+     

+   2 e               Pt +1,2 

Золото Au 
3+

  +   3 e               Au +1,50 
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Таблица П.1.5 

Растворимость солей и оснований в воде 
(Р – растворимое, М – малорастворимое, Н – практически нерастворимое вещество, 

прочерк означает, что вещество не существует или разлагается водой) 

Катионы 

Анионы 
Li

+ Na
+
, 

К+
 

NH4
+ 

Cu
2+

Ag
+

Mg
2+

Ca
2+

Sr
2+

Ba
2+

Zn
2+

Hg
2+

AI
3+

Sn
2+

Pb
2+

Bi
3+

 Cr
3+

 Mn
2+

Fe
3+

 Fe
2+

 

Cl
– Р Р Р Р Н Р Р Р Р Р Р Р Р М – Р Р Р Р 

Br
– Р Р Р Р Н Р Р Р Р Р М Р Р М – Р Р Р Р 

I
– Р Р Р – Н Р Р Р Р Р Н Р Р Н – Р Р – Р 

NO3
– Р Р Р Р Р Р Р Р Р Р Р Р – Р Р Р – Р Р 

CH3COO
– Р Р Р Р Р Р Р Р Р Р Р Р – Р – – Р – Р 

S
2– Р Р Р Н Н – Р Р Р Н Н – Н Н Н – Н Н Н 

SO3
2– Р Р Р Н Н Н Н Н Н Н Н – – Н Н – Н – Н 

SO4
2– Р Р Р Р М Р М Н Н Р – Р Р Н – Р Р Р Р 

CO3
2– Р Р Р – Н Н Н Н Н Н – – – Н Н – Н – Н 

SiO3
2– Р Р – – – Н Н Н Н Н – Н – Н – – Н Н Н 

CrO3
2– Р Р Р Н Н Р М М Н Н Н – – Н Н Р Н – – 

PO4
3– Н Р Р Н Н Н Н Н Н Н Н Н Н Н Н Н Н Н Н 

OH
– Р Р Р Н – Н М М Р Н – Н Н Н Н Н Н Н Н 

 

 

9
1
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ОТВЕТЫ 

РАЗДЕЛ I 

1. 48,2 кДж; 101,5 кДж. 2. –1625 кДж; –957 кДж. 3. 29,2 Дж/К. 4. 1734 кДж. 

5. 112 кДж. 6. 118,78 Дж/моль ⋅ К; –3,25 Дж/моль ⋅ К. 7. 220,21 Дж/моль ⋅ К; 

–198,26 Дж/моль⋅К. 8. –92,38 кДж; –87,4 кДж. 9. 11,37 кДж. 10. –45,76 кДж. 
11. –618,48 кДж. 12. –452,37 кДж. 13. –601,6 кДж/моль. 14. –23,42 кДж. 
15. –3169,3 кДж. 16. –957,7 кДж. 17. 96,61 кДж; 138,83 Дж/К; –181 кДж. 
18. –1331,3 кДж. 19. 23,4 кДж. 20. –3285,4 кДж. 21. 186,4 кДж. 
22. –30,31 кДж. 23. 896,2 кДж; –98,6 кДж. 24. 257,11 кДж. 

РАЗДЕЛ II 

1. 2. 2. ∼2. 4. 0,192 моль/л ·с; 0,032 моль/л ·с. 5. 0,7 моль/л; 0,3 моль/л; 
0,1715 моль/(л ·с). 6. 27. 7. 0,066 мин. 8. 1/8. 9. 0,45 моль/л; 
0,25 моль/л. 10. 0,41. 11. 20; 1,5 моль/л; 1,4 моль/л. 12. 4,02 моль/л; 
0,09 моль/л. 13. 0,1 моль/л ·с; 0,08 моль/л; 0,056 моль/л. 14. 0,08 моль/л; 
0,02 моль/л; 0,32 моль/л. 17. 100; 0,02 моль/л; 0,82 моль/л. 18. 12 моль/л. 
19. 2,5 моль/л ·с; 0,3 моль/л; 0,15 моль/л. 20. 11,9 мин. 

РАЗДЕЛ III 

4. Mg3Sb2. 8. 72 % Cu; 28,8 % Ag. 9. 64 % Sn; 26 % Pb. 10. 72 % Ag. 
11. 750 г. 12. 61 г. 15. 2. 1. 16. 40 % Сd; 60 % Bi. 

РАЗДЕЛ IV 

1. 129,79 Дж. 2. 3,86 Дж. 3. 4,05 ⋅ 10
15молекул. 4. 121,3 л. 5. 3,9⋅10

14
 частиц. 

6. 6,39 м2
. 7. 50 м2

. 8. 37,2 л. 9. 1,9 м3
. 10. 0,19⋅10

–3
 г. 11. 0,129 г. 12. 0,0172 г; 

0,0278 г; 0,0512 г. 13. а) 29 м2
; б) 145 м2

. 14. 448,2 м2
/г. 15. 937,5 кг/кг ⋅ ч. 

РАЗДЕЛ V 

1. 2,12 М; 4,24 н. 2. 0,882 г; 0,016 г/мл 3. 16,66 %. 4. 0,14 г КОН. 5. 0,1 н.; 
1,43 г AgCl. 6. 6,39 н.; 931,8 г HNO3; 4,16 m. 7. 5,08 %; 0,83 М. 8. 9,96 н.; 
6,3 %. 9. 186 мм рт. ст.. 10. 92 г/моль. 11. 10,42 г. 12. 60 г/моль. 13. 4,5 г. 
14. 23,17 мм рт. ст. 15. 60 г/моль. 16. 2,29. 17. 63 %. 18. 70 %. 19. 90 %. 
20. 27,88 мм рт. ст. 21. 39 %. 22. 48,5 %. 23. 25,68 мм рт. ст. 24. 1,56 атм. 

РАЗДЕЛ VI 

2. 90,9 ммоль/л; 3,75 ммоль/л; 1,03 ммоль/л. 3. 0,18 л BaCl2. 4. 0,082 ммоль/л. 
8. 5,45 ммоль/л. 9. >0,006 л Na2SO4. 11. 0,226 ммоль/л. 13. Избыток AgNO3. 
15. 16,67 ммоль/л. 

РАЗДЕЛ VII 

1. 17,2 А; 0,07 г Al. 
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