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ХИМИЧЕСКАЯ ТЕРМОДИНАМИКА 

 

Термодинамическая система – это тело или группа тел, находящихся во 

взаимодействии, мысленно или реально обособленные от окружающей среды. 

Системы могут быть гомогенными (однородными, состоят из одной фазы) 

и гетерогенными (неоднородными, состоят из двух или более фаз). 

Если система не обменивается с окружающей средой ни веществом, ни 

энергией, она называется изолированной. Система, которая обменивается с 

окружающей средой энергией, но не обменивается веществом, является закры-

той. В случае, если между системой и окружающей средой происходит обмен и 

веществом, и энергией – имеем открытую систему. 

Совокупность всех физических и химических свойств системы характе-

ризует её термодинамическое состояние. Все величины, характеризующие ка-

кое-либо макроскопическое свойство рассматриваемой системы – это пара-

метры состояния (температура, объем, давление, концентрация и т.д.). Всякое 

изменение термодинамического состояния системы (изменения хотя бы одного 

параметра состояния) есть термодинамический процесс. 

Изменение состояния системы может происходить при различных усло-

виях, поэтому различают: 

1) Равновесные и неравновесные процессы. 

Равновесные процессы - это процессы, проходящие через непрерывный ряд 

равновесных состояний.  

Неравновесные процессы — это процессы, после протекания которых систему 

нельзя вернуть в исходное состояние без того, чтобы в ней не осталось каких-

либо изменений. 

2) Обратимые и необратимые процессы. 
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Обратимые процессы – это процессы, при протекании которых система воз-

вращается в исходное состояние без того, чтобы в окружающей среде остались 

какие-либо изменения. В противном случае процессы будут необратимыми. 

3) Самопроизвольные и несамопроизвольные процессы. 

Самопроизвольные – процессы, происходящие сами собой не требующие затра-

ты энергии извне и приближающие систему к равновесию. 

Несамопроизвольные – процессы, требующие затраты энергии извне. 

Отметим также некоторые частные виды процессов: 

а) изотермический (T = const); 

б) изобарный (p = const); 

в) изохорный (V = const); 

г) адиабатический (нет обмена теплотой между системой и окружающей сре-

дой); 

д) изобарно-изотермический (p = const, T = const); 

е) изохорно-изотермический (V = const, T = const). 

Мерой способности системы совершать работу является энергия. За энер-

гию системы в термодинамике принимается ее внутренняя энергия (U) – сумма 

кинетической и потенциальной энергии всех частиц, составляющих систему. 

При переходе системы из одного состояния в другое количественное изменение 

внутренней энергии равно: 

                          12 UUU        (1) 

Работа (W) и теплота (Q) – две возможные формы передачи энергии от одой 

системы к другой.  

В случае работы энергия передается путем согласованного, упорядочен-

ного, движения частиц. Работа положительна (W > 0), если она совершается си-

стемой против внешних сил, и отрицательна (W < 0), если она выполняется над 

системой. 

В случае теплоты – энергия передается путем хаотического движения ча-

стиц тела. Она положительна (Q > 0), если теплота поступает в систему (про-
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цесс называется эндотермическим), и отрицательна (Q < 0), если теплота отво-

дится из системы (экзотермический процесс). 

В равновесном состоянии система не обладает ни запасом теплоты, ни 

запасом работы. Передача теплоты или совершение работы осуществляются 

лишь в процессе взаимодействия системы с внешней средой или другой систе-

мой, поэтому Q и W являются функциями процесса. 

Свойства системы, не зависящие от ее предыстории и полностью опреде-

ляемые состоянием системы в данный момент (т.е. совокупностью ее парамет-

ров), называются функциями состояния. Функциями состояния являются, 

например, внутренняя энергия, энтальпия, энтропия, энергия Гиббса, энергия 

Гельмгольца. В отличие от функции процесса, изменение функции состояния 

не зависит от пути перехода между состояниями (1) и (2), а бесконечно малое 

изменение функции состояния обладает свойствами полного дифференциала. 

Первый закон термодинамики представляет собой постулат. Истинность 

этого закона подтверждается тем, что ни одно из его следствий не находится в 

противоречии с опытом. Приведем некоторые формулировки первого закона 

термодинамики: 

1) Энергия неуничтожаема и несотворяема; она может только переходить из 

одной формы в другую в эквивалентных соотношениях; 

2) Полная энергия изолированной системы постоянна; 

3) Невозможен вечный двигатель первого рода (двигатель, совершающий рабо-

ту без затраты энергии). 

Элементарную работу W обычно записывают в виде двух слагаемых: 

    W = W + pdV     (2) 

где W  элементарная полезная работа,  

pdV  элементарная работа расширения, она относится к случаю, когда система 

сама совершает работу против внешнего давления.  
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Если система совершает работу только против внешнего давления, тогда 

W = 0 и W = pdV. В дальнейшем будем рассматривать именно такие систе-

мы. 

В общем случае выражение первого закона термодинамики в дифферен-

циальной форме можно записать как: 

Q = dU + pdV     (3) 

Интегральная форма записи первого закона термодинамики имеет вид: 

Q = U + W     (4) 

U = Q – W      (5) 

При р = const: 

Q = U + pV      (6) 

Рассмотрим приложение первого начала термодинамики для определения 

работы расширения, причем будем рассматривать простейший случай – работу 

расширения идеального газа: 

– Изохорный процесс  

Поскольку работа расширения равна произведению давления на изменения 

объема (ΔV = 0) получаем:  

 
2

1

0
V

V

VppdVW
    (7) 

                                                         ∆U = Qv   (8) 

Таким образом, тепловой эффект изохорного процесса равен изменению внут-

ренней энергии системы. 

–Изотермический процесс  

С учетом уравнения состояния идеального газа nRTpV   получаем:  

2

1

1

2
2

1 p
plnnRT

V
VlnnRTdV

V
nRTW 

   (9) 

Внутренняя энергия идеального газа зависит только от температуры, поэтому 

∆U = 0 и для теплового эффекта имеем 
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2

1

1

2 lnln
p
pnRT

V
VnRTWQT 

    (10) 

–Изобарный процесс 

)TT(nRVppdVW
V

V
12

2

1

  
    (11) 

Отсюда 
VpUQP        (12) 

Cгруппировав переменные с одинаковыми индексами, получаем: 

)()()( 11221212 pVUpVUVVpUUQP   (13) 

Введем новую функцию состояния системы – энтальпию (H)  
pVUH         (14) 

Тогда  

HHHQP  12       (15) 

Таким образом, тепловой эффект изобарного процесса равен изменению эн-

тальпии системы. 

–Адиабатический процесс  

При адиабатическом процессе работа расширения совершается за счёт 

уменьшения внутренней энергии  

              
UdUW 

2

1          (16) 

Тепловой эффект (теплота) химической реакции – это максимальное ко-

личество теплоты, выделившейся либо поглотившейся в ходе необратимой ре-

акции, проводимой при p = const или V = const . Обычно тепловые эффекты 

приводят в расчете на один пробег реакции. Это означает, что в реакцию всту-

пило такое количество молей каждого из веществ, которое соответствует их 

стехиометрическим коэффициентам в уравнении реакции. 

Тепловые эффекты, сопровождающие протекание химических реакций, 

являются предметом термохимии.  

Основным законом термохимии является закон Гесса: 
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Тепловой эффект химической реакции, проводимой в изобарно-

изотермических или изохорно-изотермических условиях, зависит только от ви-

да и состояния исходных веществ и продуктов реакции и не зависит от пути её 

протекания. 

В химической термодинамике стандартное состояние – это состояние чи-

стого вещества при давлении 1атм = 1·105 Па и заданной температуре. 

Тепловые эффекты химических реакций, отнесённые к этим условиям, 

называются стандартными тепловыми эффектами (
0
TrH  или 

0
TrU ). 

Стандартная энтальпия (теплота) образования соединения из простых 

веществ (f  0298, приводитcя в справочниках) – есть тепловой эффект реакции 

образования 1 моль данного соединения из соответствующих количеств про-

стых веществ при стандартных условиях.  

Принято, что для простых веществ f  0298 = 0. 

В термохимии для нахождения теплового эффекта реакции используют 

ряд следствий из закона Гесса: 

Следствие 1. Тепловой эффект химической реакции равен разности сумм стан-

дартных энтальпий образования продуктов реакции и исходных веществ, 

умноженных на соответствующие стехиометрические коэффициенты. 





вависх

jfj
продукты

ifir HНН
.

0
298,

0
298,

0
298 

    (17) 

Следствие 2. Тепловой эффект химической реакции равен разности сумм стан-

дартных энтальпий сгорания исходных веществ и продуктов реакции, умно-

женных на соответствующие стехиометрические коэффициенты. 

 
 продукты

jcj
вависх

icir HНН 0
298,

.

0
298,

0
298 

    (18) 

Стандартная энтальпия (теплота) сгорания – это теплота, выделяюща-

яся при сгорании при стандартных условиях в атмосфере кислорода 1 моля ве-

щества до высших оксидов (в случае сгорания органических соединений  – до 

высших оксидов и N2). 
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Связь между тепловыми эффектами Qp и QV для химических реакций вы-

ражается соотношением  

                              Qp = QV  + nгазRT     (19) 

или    
0
Tr H  = 

0
TrU  + nгазRT,            ( 20) 

где nгаз – изменение числа молей газообразных участников в результате одного 

пробега реакции . 

Большинство термохимических данных в справочниках приведено при 

температуре 298 К. Для расчета тепловых эффектов реакций при других темпе-

ратурах используют уравнение Кирхгофа: 

                            

2

1

T

T
Prr dTСHH  o

T
o
T 12

                    (21) 

Если Т1  = 298 К, то  

                                 

T

Prr dTСHH
298

o
298

o
T

         (22) 

Здесь ∆Ср  - разность изобарных теплоёмкостей продуктов реакции и исходных 

веществ . 

Теплоемкость Ср – это отношение количества сообщённой системе тепло-

ты Qp  к наблюдаемому при этом повышению температуры dT (при отсутствии 

химической реакции, переходов вещества из одного состояния в другое и W = 

0) 

                           dT
dH

dT
Q

C p
Р 



     (23) 

Различают также изохорную теплоемкость СV. 

Для идеальных газов справедливо уравнение Майера:  

                               RCC VP       (24) 

При расчете изменения теплового эффекта реакции в большом интервале 

температур необходимо учитывать зависимость теплоёмкости от температуры, 

которая выражается степенным рядом 
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С0
р = а + bТ + сТ2 

Или                                    С0
р = а+ bТ + 2T

c

.    (25) 

где коэффициенты a, b, c приведены в справочниках.  

При вычислениях, в которых не нужна высокая точность, используются 

следующие приближения: 

1) Считают, что Ср не зависит от температуры, и принимают величину Ср 

равной изменению средней для данного интервала теплоемкости. Тогда 

                 )T(pCHHT 2980
298

0   .   (26) 

2) Считают, что Ср = const = Ср,298 (значения Ср,298 для ряда веществ при-

ведены в приложении). Тогда 

                    )T(CHH ,pT 298298
0
298

0   .     (27) 

При точных расчетах необходимо учитывать температурную зависимость теп-

лоемкости в форме (25). 

Первый закон термодинамики является универсальным законом природы. 

Он полностью справедлив и для живых организмов. Наличие энергетического 

баланса для живого организма показывает, что организм не является источни-

ком новой энергии и, следовательно, подчиняется первому началу термодина-

мики. 

Второй закон термодинамики устанавливает критерий направленности 

термодинамических процессов. Известно несколько формулировок второго за-

кона: 

1. Формулировка по Клаузиусу: Теплота не может самопроизвольно переходить 

от более холодного тела к более горячему. 

2. Формулировка по Оствальду: Вечный двигатель второго рода невозможен 

(т.е. не существует машины, которая бы полностью превращала теплоту в рабо-

ту). 
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3. Формулировка по Кельвину: Невозможно получать работу, только охлаждая 

отдельное тело ниже температуры самой холодной части окружающей среды.  

Приведем ещё одну формулировку, связанную с энтропией: Каждая термоди-

намическая система обладает функцией состояния – энтропией (S), причем  

                                    dS  T
Q

,      (28) 

Знак «равно» относится к обратимым процессам, а знак «больше» - к необрати-

мым.  

Для изолированной системы второй закон термодинамики можно запи-

сать в виде неравенства Клаузиуса 

                                                      dS   0     (29) 

Таким образом, в реальных процессах энтропия изолированной системы воз-

растает и достигает максимального значения в состоянии равновесии.  

Очевидно, что для обратимого процесса  

                             

2

1
12 T

dQSSS
     (30) 

Отсюда легко получить соотношения для определения величины S в различ-

ных обратимых процессах: 

Изотермический процесс (фазовые превращения первого рода – плавление, 

испарение, возгонка, превращение кристаллических модификаций)  

                           T
Η

S



      (31) 

где Н  изменение энтальпии при фазовом переходе, 

Нагревание или охлаждение в изобарных условиях 

                                     

2

1

T

T

P dT
T

CnS
                                (32) 

 Нагревание или охлаждение в изохорных условиях 
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
2

1

T

T

V dT
T

C
nS

                              (33) 

–Изменение энтропии в процессах с идеальным газом  

!

2

!

2 lnln
V
V

nR
T
T

nCS v 
= 1

2

1

2

P
PlnnR

V
VlnnC P 

                      (34) 

Если же требуется вычислить изменение энтропии в необратимом про-

цессе, необходимо провести обратимый процесс между теми же начальным и 

конечным состояниями использовать тот факт, что энтропия – функция состоя-

ния, следовательно, ее изменение не зависит от пути процесса. 

Первый и второй законы термодинамики можно объединить в так назы-

ваемый объединенный первый и второй закон термодинамики, который для об-

ратимых процессов записывается в виде 

                   ТdS = dU + pdV      (35) 

В отличие от других термодинамических функций, энтропия имеет точку 

отсчёта, которая задаётся постулатом Планка (третьим законом термодина-

мики):   Энтропия правильно образованного кристалла любого индивидуально-

го вещества при абсолютном нуле равна нулю. 

Постулат Планка позволяет ввести понятие абсолютной энтропии веще-

ства (
0
TS ), т.е. энтропии отсчитанной от нулевого значения при Т = 0. Значения 

абсолютной энтропии ряда веществ приведены в справочниках. Третий закон 

термодинамики позволяет вычислить абсолютное значение энтропии для ве-

ществ в любом агрегатном состоянии, если известны экспериментальные зна-

чения теплоемкостей от 0 К до данной температуры, а также теплоты и темпе-

ратуры фазовых переходов. Так, уравнение для вычисления энтропии вещества 

в газообразном стандартном состоянии будет иметь вид: 

  






пл кип

пл кип

T T

T

T

T

P

кип

кипP

пл

плPo
T dT

T
гC

T
HdT

T
жC

T
HdT

T
твCS

0

00 )()()(

  (36) 
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где индексы тв, ж, г относятся соответственно к твердому, жидкому и газооб-

разному состоянию вещества. 

Значение абсолютной энтропии вещества используют для расчёта изме-

нения энтропии в химических реакциях: 

                               





вависх

jj
продукты

iir SSS
.

0
298,

0
298,

0
298 

,      (37) 

где 
oS298 - стандартная энтропия веществ при Т = 298 К. 

При расчете изменения энтропии в химической реакции, проходящей при 

любой другой температуре Т, используют уравнение 

                      




T

p
rr dT

T
C

SS
298

0
298

0
T

    (38) 

Характеристическими функциями называются такие функции состояния 

системы, посредством которых и их производных могут быть выражены в яв-

ной форме все термодинамические свойства системы. Характеристическими 

функциями являются внутренняя энергия (U), энтальпия (Н), энтропия (S), 

энергия Гельмгольца (А = U – TS), энергия Гиббса (G = H – TS ). 

Особенность характеристических функций состоит в том, что свойством 

характеристичности они обладают лишь при определенном выборе независи-

мых переменных, которые получили название естественных переменных. Для 

энергии Гельмгольца такими переменными являются V, T, для энергии Гиббса – 

Т, Р. 

Энергия Гельмгольца и энергия Гиббса являются термодинамическими 

потенциалами, т.е. такими функциями состояния, убыль которых при обрати-

мом переходе из состояния (1) в состояние (2) при двух постоянных параметрах 

(своих естественных переменных) равна полезной работе обратимого процесса 

(максимальной полезной работе, т.е не включает работу расширения). 

Уравнения Гиббса-Гельмгольца связывают максимальную работу равно-

весных процессов с тепловыми эффектами неравновесных процессов, протека-
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ющих между теми же начальным и конечным состояниями, но без совершения 

работы или с совершением только работы расширения 

PT
GTHG 










       (39) 

                         
VT

АTUА 












                        

 (40) 

Можно показать, что если неизолированная изотермическая система не совер-

шает работы ( 0dW ), то при Т, V = const   0dА , а при Т, Р = const   0dG , 

т.е. самопроизвольный неравновесный процесс может идти только в сторону 

уменьшения энергии Гельмгольца (при Т, V = const) или энергии Гиббса (при Т, Р 

= const) системы, а равновесие наступает когда соответствующая энергия при-

нимает минимальное значение (dА = 0 и ΔА = 0; или dG = 0 и ΔG = 0). 

Отношение бесконечно малого изменения величины свободной энергии 

системы к бесконечно малому количеству компонента, внесенному в систему, 

есть химический потенциал μi данного компонента в системе: 

                                               ijTPi

i
i dn

dG












,,


    (41) 

                                                        
ijTVi

i
i dn

dА












,,
            (42) 

Химический потенциал компонента связан с его парциальным давлением или 

концентрацией следующими соотношениями: 

                                    iii PRT ln0        (43) 

                                         iii CRT ln0        (44) 

где μ0
i – стандартный химический потенциал компонента.  

Количественной характеристикой химического равновесия является кон-

станта равновесия, которая может быть выражена через равновесные концен-
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трации (С), парциальные давления (P) или мольные доли (X) реагирующих ве-

ществ. 

Для реакции: 

.....bBaA   ...nNmM   

соответствующие константы равновесия выражаются следующим образом: 

                 
b
B

a
A

n
N

m
M

С СС
ССK
·
·


      (45) 

               
b
B
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n
N

m
M
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pp

K
·
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      (46) 
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n
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m
M

X XX
XX

K
·
·


                   (47) 

Связь между различными константами выражается уравнениями 

                              n
CP RTKK  ,  (48) 

                                                           
n

общХP РKK    (49) 

где n – изменение числа молей газообразных участников реакции. 

Величина константы равновесия КР и КС зависит только от природы реа-

гирующих веществ и температуры.  

Согласно принципу Ле Шателье – Брауна, если на систему, находящуюся 

в состоянии истинного равновесия, оказывается внешнее воздействие, то в си-

стеме возникает самопроизвольный процесс, компенсирующий данное воздей-

ствие. 

Изменение ∆rG или ∆rА в химической реакции при заданных парциаль-

ных давлениях или концентрациях реагирующих веществ можно рассчитать по 

уравнению изотермы химической реакции (изотермы Вант - Гоффа): 

b
B

a
A

n
N

m
M

rr
СС
СС

RTАА
·
·

ln0        (50) 
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b
B

a
A

n
N

m
M

rr P·P
P·PlnRTGG  0

     (51) 

где Сi и Рi – неравновесные концентрации и парциальные давления исходных 

веществ и продуктов реакции 

Если система находится в состоянии химического равновесия, то измене-

ние соответствующего термодинамического потенциала равно нулю. Получаем: 

Cb
B

a
A

n
N

m
M

r KRT
CC
CC

RTА ln
·
·

ln0      (52) 

Pb
B

a
A

n
N

m
M

r KRT
рр
рр

RTG ln
·
·

ln0 
   (53) 

Здесь Сi и Рi – равновесные концентрации и парциальные давления исходных 

веществ и продуктов реакции.  

Уравнения (52) и (53) используют для расчёта констант равновесия КР и 

КС по термодинамическим данным. 

Зависимость константы равновесия от температуры описывается уравне-

нием изобары и изохоры Вант-Гоффа: 

2RT
H

T
Kln r

p













 р

     (54) 

2RT
U

T
Kln r

p

c 












     (55) 

Здесь rН и rU – изменение энтальпии и внутренней энергии в ходе реакции 

(т.е. тепловой эффект реакции при Р = const и V = const, соответственно). 

Для точного описания равновесий в реальных системах вместо давления 

вводится величина фугитивности или летучести (f), a вместо концентрации - 

величина активности (а). Они отличаются от давления и концентрации соот-

ветственно на множитель, называемый коэффициентом активности.  

Например, в случае газов  

f = р·γ,       (56) 

где γ - коэффициент активности или фугитивности. 
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Константа, выраженная через равновесные активности (аi) называется 

термодинамической константой химического равновесия: 

  
b
B

a
A

n
N

m
M

а a·a
a·aK 

      (57) 

Фазовые равновесия.  

Рассмотрим гетерогенную систему, в которой нет химических взаимодей-

ствий, а возможны лишь фазовые переходы. В такой системе при постоянной 

температуре и давлении существует определенное фазовое равновесии, которое 

характеризуется определенным числом фаз, компонентов и числом степеней 

термодинамической свободы системы. 

Фазой называется совокупность частей системы, обладающих одинако-

выми термодинамическими свойствами 

Компонент – химически однородная составная часть системы, которая 

может быть выделена из системы и существовать вне её. Число независимых 

компонентов системы равно числу компонентов минус число возможных хи-

мических реакций между ними. 

Число степеней свободы – число параметров состояния системы, которые 

могут быть одновременно произвольно изменены в некоторых пределах без из-

менения числа и природы фаз в системе. 

В соответствии с правилом фаз Гиббса, число степеней свободы равно-

весной термодинамической системы (С) равно числу независимых компонентов 

системы (К) минус число фаз (Ф) плюс число внешних факторов, влияющих на 

равновесие. Для системы, на которую из внешних факторов влияют только 

температура и давление, можно записать: 

С = К – Ф + 2      (58) 

На практике чаще рассматривают влияние на систему только одного пе-

ременного внешнего параметра (постоянное давление, или постоянная темпера-

тура). В этом случае  

С = К – Ф + 1     (59) 
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Число степеней свободы характеризует вариантность системы: система 

может быть нонвариантной (С = 0), моновариантной (С = 1), бивариантной  

(С = 2) и т. д. 

В системах, состоящих из нескольких фаз одного вещества, возможно 

протекание фазовых переходов (плавление, испарение, возгонка, переходы 

между различными кристаллическими модификациями).  

Влияние давления на температуру фазового перехода описывает уравне-

ние Клаузиуса – Клапейрона 

                                ..

..

пф

пф

VТ
H

dT
dp






      (60) 

где Нф.п . – молярная теплота (энтальпия) фазового перехода.  

Vф.п = V2 - V1 – изменение молярного объема вещества при фазовом переходе.  

Поскольку энтальпия плавления положительна, то знак производной dT
dP

 

зависит от знака Vплавл. Для подавляющего большинства веществ Vплавл  0 и 

температура плавления растет с ростом давления. Однако существуют вещества 

(вода, висмут, галлий, сурьма, кремний), для которых Vплавл < 0, и их темпера-

тура плавления понижается с повышением давления. 

Для процесса плавления легко получить интегральную форму уравнения 

Клаузиуса-Клапейрона, позволяющую рассчитать температуру фазового пере-

хода при любом давлении 

                                1

2

ф.п.

..
12 ln

V T
TH

PP пф





     (61) 

Для процессов возгонки (сублимации) и испарения используется другая диффе-

ренциальная форма уравнения Клаузиуса – Клапейрона 

                                         2
..ln

RT
H

dT
pd пф


     (62) 

Так как и возг , и исп больше нуля, то давление насыщенного пара над ве-

ществом всегда увеличивается при увеличении температуры. 
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Интегральная форма уравнения для процессов возгонки и испарения запи-

сывается в виде 

                                       










211

2 11
TTR

H
p
pln .п.ф

    (63) 

Для систем с фазовыми переходами обычно рассматривают графическую 

зависимость состояния системы от внешних условий – т.н. диаграммы состоя-

ния.  

Рассмотрим диаграмму состояния воды (рис.3.). Поскольку вода – един-

ственное присутствующее в системе вещество, число независимых компонен-

тов К = 1. 

 

 

 

 

 

 

 

Рис. 3. Диаграмма состояния воды. Области I, II, III – однофазные области:  

I – область существования твердой воды (льда); 

                           II – область существования жидкой воды; 

          III – область существования газообразной воды (пара). 

 

В соответствии с правилом фаз Гиббса для однофазных областей  

С = 1 - 1 + 2 = 2, т.е. система бивариантна, и можно одновременно и независи-

мо в некоторых пределах менять давление и температуру.  

Кривая АО –  кривая возгонки (давление насыщенного пара надо льдом).  

Кривая ОК – кривая испарения (давление насыщенного над жидкой водой).  

Кривая ОВ – это кривая  плавления.  
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Все три кривые построены в соответствии с уравнением Клаузиуса-

Клапейрона. Кривая ОА теоретически продолжается до абсолютного нуля, а 

кривая ОК заканчивается в критической точке воды (Tкр = 607,46 К, Ркр = 19,5 

МПа). Выше критической температуры газ и жидкость не могут существовать 

как отдельные фазы.  

Точка пересечения кривых О, называется тройной точкой воды и отвеча-

ет равновесию между тремя фазами. В тройной точке Ф = 3, С = 0; следова-

тельно, три фазы могут находиться в равновесии лишь при строго определен-

ных значениях температуры и давления (для воды Р = 6,1 кПа; Т = 273,16 К). 

 

РАСТВОРЫ 

 

Раствор – это гомогенная система, состоящая из двух или более компо-

нентов, состав которой может непрерывно изменяться в некоторых пределах 

без скачкообразного изменения её свойств. По агрегатному состоянию их раз-

деляют на твердые растворы (твёрдые фазы переменного состава), жидкие рас-

творы (можно получить при смешивании жидкостей, растворении твёрдых ве-

ществ или газов в жидкостях, плавлении твёрдых систем, содержащих более 

одного компонента) и газообразные растворы (смеси газов и реже растворы 

жидкостей или твёрдых веществ в газах). 

Одной из важнейших характеристик раствора является его количествен-

ный состав  концентрация раствора. Существуют различные способы выра-

жения концентрации: 

1) массовая доля (W, безразмерная величина) или массовое содержание данного 

компонента, выраженное в процентах (W,%) 

         


i

i

m
mW

,     (1) 
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%
m

m(%)W
i

i 100



     (2) 

где mi  масса iго компонента 

2) мольная (молярная) доля ( хi, безразмерная величина) – отношение количе-

ства молей растворенного вещества ni к суммарному количеству молей всех 

компонентов раствора 

  


i
i

i
i n

nx       (3) 

или мольный процент 

%100(%) 

i

i

i
i n

n
x       (4) 

Очевидно, что  
i

ix 1. 

3) молярная концентрация (молярность, СМ , моль∙л-1) – отношение количества 

молей растворенного вещества ni к объему раствора Vр (л) 

 
рр

i
М VM

m
V
n

С


 ,     (5) 

где m –  масса растворенного вещества, г;  

М – молекулярная масса растворенного вещества. 

4) молярная концентрация эквивалентов (эквивалентная концентрация, нор-

мальность С, моль–экв∙л-1) – отношение количества моль–эквивалентов раство-

ренного вещества nэ к объему раствора Vр (л) 

pp

э

VM
m

V
nС

Э 


,      (6) 

где m –  масса растворенного вещества, г; 

МЭ –эквивалентная масса растворенного вещества (масса моль –эквивалента).  
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5) моляльная концентрация(моляльность mi, моль∙кг-1) – количество молей рас-

творенного компонента, приходящееся на 1000 г растворителя 



1000
р

i
i m

nm

p

i

m
n 1000

    (7) 

где ni – число молей растворенного компонента,  

mр – масса растворителя (г). 

Растворение  это самопроизвольный процесс, всегда сопровождающийся 

увеличением энтропии системы.  Если при этом отсутствуют какие-либо тепло-

вые или объемные эффекты (ΔmixН = 0 , ΔmixV = 0), то образуется идеальный 

раствор. Для идеальных растворов силы взаимодействия между однородными 

и разнородными молекулами одинаковы. 

Рассмотрим некоторые особенности образования растворов различных 

типов. 

1) Газообразное состояние вещества характеризуется слабым взаимодействием 

между частицами и большими расстояниями между ними. Поэтому газы сме-

шиваются практически в любых соотношениях (при очень высоких давлениях, 

когда плотность газов приближается к плотности жидкостей, может наблюдать-

ся ограниченная растворимость). Для газовых смесей справедлив закон Даль-

тона: общее давление газовой смеси равно сумме парциальных давлений всех 

входящих в неё газов 

  iiобщ х
V
RTрр

     (8) 

       pxр ii  ,      (9) 

где хi – мольная доля. 

2) Растворимость газов в жидкостях зависит от ряда факторов: природы газа 

и жидкости, давления, температуры концентрации растворенных в жидкости 

веществ и др. Зависимость растворимости газов от давления выражается зако-
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ном Генри – Дальтона: растворимость газа в жидкости прямо пропорциональна 

его давлению над жидкостью 

pkС        (10) 

Здесь С – концентрация раствора газа в жидкости, k – коэффициент пропорцио-

нальности, зависящий от природы газа. 

Закон Генри – Дальтона справедлив только для разбавленных растворов 

при малых давлениях, когда газы можно считать идеальными.  

Как правило, при растворении газа в жидкости выделяется теплота, по-

этому с повышением температуры растворимость газов уменьшается. 

Зависимость растворимости газов от концентрации электролитов в жид-

кости выражается формулой Сеченова  

kC
X
X

0

      (11) 

где X и Xo – растворимость газа в чистом растворителе и растворе электролита с 

концентрацией C; 

k  коэффициент пропорциональности. 

3) Жидкие вещества в зависимости от их природы могут  

– смешиваться в любых соотношениях (в этом случае говорят о неограничен-

ной взаимной растворимости),  

– быть практически нерастворимыми друг в друге,  

– обладать ограниченной растворимостью.  

Зависимость концентрации растворов от температуры принято изобра-

жать графически с помощью диаграммы взаимной растворимости. 

На рис. 4 изображена диаграмма взаимной растворимости для системы 

анилин-вода, характеризующейся ограниченной взаимной растворимостью 

компонентов.  
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Рис. 4. Диаграмма растворимости системы анилин – вода. 

 

Область под кривой – это область расслаивания жидкостей. Видно, что 

повышение температуры приводит к увеличению взаимной растворимости, и 

при температуре Ткр=168○С, называемой критической температурой расслое-

ния, взаимная растворимость воды и анилина становится неограниченной.  

В смеси двух жидкостей, нерастворимых или ограниченно растворимых 

одна в другой, образуются два слоя (или чистые компоненты, или растворы 

жидкостей). Если в такую систему добавить третье вещество, растворимое в 

обеих жидкостях, то третий компонент распределится между обоими слоями, 

причем отношение концентраций в обоих слоях будет постоянным при данной 

температуре. Для подобных систем справедлив закон распределения : отноше-

ние активностей вещества, растворённого в двух слоях, есть величина постоян-

ная при постоянной температуре, независящая от величин активностей: 

                                     
2
3

1
3

a
a

K 
.   (12) 

где а1
3 – активность третьего компонента в первом жидком слое; 

а2
3 – активность третьего компонента во втором жидком слое; 
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К  константа распределения, зависящая от температуры и природы веществ. 

Из закона распределения следует, что вещество, растворенное в одном 

растворителе, можно извлечь из раствора, добавляя к нему второй раствори-

тель, несмешивающейся с первым. Такое извлечение растворенного вещества 

из раствора называется экстракцией. Экстракция будет тем эффективнее, чем 

значительнее коэффициент распределения отличается от единицы в пользу вто-

рого растворителя. 

Существуют также  системы, для которых повышение температуры при-

водит к уменьшению взаимной растворимости компонентов. 

4) Растворимость твердых веществ в жидкостях определяется природой ве-

ществ. Качественным обобщением экспериментальных данных по растворимо-

сти является принцип "подобное в подобном": полярные растворители хорошо 

растворяют полярные вещества и плохо – неполярные, и наоборот. 

Растворение при постоянной температуре происходит до тех пор, пока не 

образуется насыщенный раствор. Концентрация насыщенного раствора харак-

теризует растворимость (S, моль∙л-1) вещества в данном растворителе. Зависи-

мость концентрации насыщенного раствора (хi нас.) от температуры выражает-

ся уравнением Шредера: 

              










ТTR
Нxln i

11

пл i

пл
нас.



,                           (13) 

где Тi пл. — температура плавления чистого вещества,  

плН — энтальпия плавления этого вещества. 

Зависимость растворимости от температуры обычно изображают графи-

чески в виде кривых растворимости. 
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Рис. 5. Кривые растворимости некоторых солей в воде. 

1 – КNО3, 2 – Nа2SО4·10Н2О, 3 – Nа2SО4, 4 – Ва(NО3)2 

 

Поскольку теплота растворения твердых веществ в жидкостях может 

быть как положительной, так и отрицательной, то растворимость при увеличе-

нии температуры может не только увеличиваться, но и уменьшаться (согласно 

принципу Ле Шателье – Брауна). 

Коллигативные свойства растворов  полностью определяются свой-

ствами растворителя и линейно зависят только от количества молей растворен-

ного вещества, но не от его природы. К коллигативным свойствам относятся 

  осмотическое давление 

 понижение давления пара растворителя над раствором  

 понижение температуры замерзания раствора и повышение температуры ки-

пения раствора нелетучего вещества 

Осмотическое давление. Закон Вант-Гоффа. 

Если растворитель и раствор разделены полупроницаемой (т.е. проница-

емой только для молекул растворителя) мембраной, то в силу различия химиче-

ских потенциалов растворителя в растворе и чистого растворителя через мем-

брану будет наблюдаться односторонняя диффузия растворителя в раствор  

осмос. Для того, чтобы прекратить массоперенос к раствору нужно приложить 

некоторое дополнительное давление , которое и называется осмотическим 
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давлением. Вант – Гофф впервые предложил для осмотического давления коли-

чественную зависимость (закон Вант-Гоффа) 

π  сRT, 

или 

                                       πV  nRT,      (14) 

где с – концентрация растворенного вещества (моль∙л-1),  

n – число молей растворенного вещества,  

V  объем раствора.  

Таким образом, осмотическое давление в разбавленных растворах чис-

ленно равно тому давлению, которое производило бы то же число молекул рас-

творенного вещества, если бы оно в виде идеального газа занимало бы при дан-

ной температуре объем, равный объему раствора. 

Осмотические эффекты чрезвычайно важны в биологических системах, 

поскольку большинство биологических мембран – стенки кишечника, стенки 

клеток – полупроницаемы. Осмос обусловливает поднятие воды по стеблю рас-

тений, рост клетки и многие другие явления. Слишком большой градиент кон-

центрации приводит к разрыву или высушиванию клетки. Животные клетки 

имеют систему защиты, основанную на осморегуляции: организм животного 

стремится поддерживать осмотическое давление всех тканевых жидкостей на 

постоянном уровне. Например, осмотическое давление крови человека –  

800 000 Н∙м-2. Такое же осмотическое давление имеет 0,9 %-ный раствор хло-

рида натрия  изотоничный крови физиологический раствор, широко применя-

емый в медицине. 

Давление пара растворителя и растворенного вещества. Закон Рауля. Закон 

Генри. 

Если компоненты бинарного (состоящего из двух компонентов) раствора 

летучи, то пар над раствором будет содержать оба компонента. Согласно закону 

Рауля парциальное давление насыщенного пара растворителя над раствором  

(рi ) прямо пропорционально его мольной доле в растворе 
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            iii xpр 0 ,      (15) 

причем коэффициент пропорциональности (р0i) равен давлению насыщенного 

пара над чистым растворителем при данной температуре. Поскольку сумма 

мольных долей всех компонентов раствора равна единице, для бинарного рас-

твора легко получить следующее соотношение, также являющееся формули-

ровкой первого закона Рауля: 

               
В

А

АА х
р

рр




0

0 )(

     (16) 

(относительное понижение давления пара растворителя над раствором равно 

мольной доле растворенного вещества и не зависит от природы растворенно-

го вещества). 

Закон Рауля выполняется для идеальных растворов. Идеальными при лю-

бых концентрациях можно считать растворы, компоненты которых близки по 

физическим и химическим свойствам (оптические изомеры, гомологи и т.п.), 

образование которых не сопровождается объёмными и тепловыми эффектами. 

Растворы, компоненты которых существенно различаются по физическим и 

химическим свойствам, подчиняются закону Рауля лишь в области бесконечно 

малых концентраций (предельно разбавленные растворы, в которых молярная 

доля растворенного вещества не превышает 0,005). 

Для предельно разбавленного раствора давление пара растворенного ве-

щества подчиняется закону Генри: парциальное давление насыщенного пара 

растворенного вещества пропорционально его мольной доле в растворе: 

                             iii x·kp  ,                                             (17) 

где ki – константа Генри, имеющая размерность давления и определяемая при-

родой газа. 

Таким образом, в предельно разбавленных реальных растворах раствори-

тель подчиняется закону Рауля, а растворенное вещество – закону Генри. 
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Для бинарного раствора, состоящего из компонентов А и В, неограни-

ченно растворимых друг в друге, общее давление пара, согласно первому зако-

ну Рауля, равно 

)()1( 0000000 ВАВАВАВВВВАА ррхрхрхрхрхрр     (18) 

Т.е. для идеальных растворов зависимость общего и парциальных давлений 

насыщенного пара от состава раствора является линейной при любых концен-

трациях (рис.6.).  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Рис. 6. Зависимость парциальных и общего давлений пара идеального раствора 

от концентрации. 

 

Неидеальные растворы не подчиняются закону Рауля в форме pi = p0
ixi. 

Для них отношение pi / p0
i равно уже не мольной доле, а некоторой функции ai  

 термодинамической активности i-ого компонента в растворе, которая зави-

сит как от температуры, так и от состава раствора. По физическому смыслу ак-

тивность – это такая концентрация данного компонента в идеальном растворе, 

при которой он в последнем имеет такой же химический потенциал, что и в ре-

альном растворе 

Если пар подчиняется законам идеальных газов, то 

p0A 

p 

p0B 

0 1,0 
A молярная доля В (хв) 

 

p=pA+pB 

pA 

pB 

В 

T=const 
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i

0

a
i

i

p
р

ii x·
,                                          (19) 

где i  коэффициент активности. 

Величина коэффициента активности указывает на степень отклонения ре-

альных растворов от идеальности.  

Для реальных растворов могут наблюдаться как положительные, так и 

отрицательные отклонения от закона Рауля (рис. 7), что связано с различиями 

в силах межмолекулярного взаимодействия между однородными и разнород-

ными молекулами компонентов раствора. 

 
Рис. 7. Зависимость парциальных и общего давлений пара идеальных (штрихо-

вая линия) и реальных (сплошная линия) бинарных растворов от состава при 

положительных (слева) и отрицательных (справа) отклонениях от закона Рауля. 

 

Понижение температуры замерзания и повышение температуры кипения раз-

бавленных растворов. 

Раствор в отличие от чистой жидкости не затвердевает полностью при 

постоянной температуре  при некоторой температуре (температура начала 

кристаллизации) начинают выделяться первые кристаллы твердой фазы и по 

мере кристаллизации температура раствора понижается. Если эти кристаллы 
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состоят только из растворителя, то температура замерзания раствора (Тзам) все-

гда ниже температуры замерзания чистого растворителя (Тпл). Разность темпе-

ратур замерзания растворителя и раствора называют понижением температу-

ры замерзания раствора (ΔТзам):             ΔТзам = Тпл  Тзам  (20) 

Можно показать, что понижение температуры замерзания раствора прямо 

пропорционально моляльной концентрации раствора: 

                              
mКm

Н
МRTT ··

1000
·

пл

2
пл

зам 










 (21) 

где М — молекулярная масса растворителя; 

плН — энтальпия плавления растворителя; 

m — моляльность раствора; 

K – криоскопическая постоянная, зависящая от свойств только растворителя, и 

численно равная понижению температуры замерзания одномоляльного раство-

ра. Для воды К = 1,86. 

Диссоциация растворенного вещества приводит к увеличению числа ча-

стиц (ионов). Поэтому для растворов электролитов 

                   m·КiT зам     (22) 

где i – изотонический коэффициент Вант-Гоффа, показывающий во сколько 

раз увеличилось число частиц в растворе вследствие диссоциации. 

Изотонический коэффициент можно определить из соотношения 

i = 1 + α·(n1)     (23) 

где α – степень диссоциации,  

п – число ионов, на которые распадается молекула.  

Метод определения молекулярных масс по понижению температуры за-

мерзания раствора называется криоскопией. Очевидно, что молекулярная масса 

растворенного вещества определяется как  

зам1

2 1000
Tg

gKМ




,    (24) 
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где g2  масса растворенного вещества, g1  масса растворителя.  

Раствор, как и любая жидкость, кипит, когда давление насыщенного пара 

станет равным внешнему давлению. Если растворенное вещество нелетучее, то 

пар будет содержать только растворитель. По закону Рауля рi  р0i, поэтому 

температура кипения такого раствора (Ткип) всегда выше, чем температура ки-

пения чистого растворителя (То кип) при том же давлении.  Повышение темпера-

туры кипения (ΔTкип = Tо 
кип – Tкип)  раствора пропорционально понижению дав-

ления насыщенного пара и, следовательно, прямо пропорционально моляльной 

концентрации раствора 

     
mEm

Н
MRTT окип ··

1000·
·

исп

2

кип 










 (25) 

где М — молекулярная масса растворителя; 

испН — энтальпия испарения растворителя; 

m — моляльность раствора;  

Е – эбулиоскопическая постоянная, зависящая от свойств только растворителя, 

и численно равная повышению температуры кипения одномоляльного раство-

ра.  

Для растворов электролитов 

mEiT  зам       (26) 

Метод определения молекулярной массы растворенного вещества по по-

вышению точки кипения раствора называется эбулиоскопией  

кипTg
gKМ




1

2 1000

      (27) 

Ввиду заметно больших экспериментальных трудностей, эбулиоскопиче-

ский метод определения молекулярной массы применяется реже криоскопиче-

ского. 
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Таким образом, понижение температуры замерзания и повышение темпе-

ратуры кипения разбавленного раствора нелетучего вещества прямо пропор- 

 

ционально моляльной концентрации раствора и не зависит от природы раство-

ренного вещества. Кривые ОА и ОD  температурные зависимости давления 

насыщенного пара над чистыми жидким и твердым растворителем; кривые ВО 

и СО  давления насыщенного пара над растворами разных составов для слу-

чая, когда растворенное вещество нелетучее. Кривые ОА, OB, OC показы-

вают ход с температурой давления паров над переохлажденным чистым рас-

творителем (ОА) и переохлажденными растворами соответствующих составов 

(ОB, OC). Кристаллы растворителя будут находиться в равновесии с раство-

ром, когда кривая ОD пересечет кривые ВВ, CC при соответствующих темпе-

ратурах Tкр и Tкр.  

Содержание компонентов раствора в паровой фазе будет, как правило, 

отличаться от содержания их в растворе – пар относительно богаче более ле-

тучим компонентом, температура кипения которого ниже. Однако существуют  

и так называемые азеотропные растворы, у которых состав жидкой фазы и па-

ра одинаков. Путём перегонки азеотропные растворы не разделяются.  

пл 

Рис. 8. Зависимость давления насыщенного пара растворителя от Т. 
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Растворы электролитов. 

Для объяснения особенностей свойств растворов электролитов С. Арре-

ниус предложил теорию электролитической диссоциации, основывающуюся на 

следующих постулатах: 

1). Молекулы электролита подвергаются в растворах диссоциации на катионы и 

анионы. Взаимодействие между ионами отсутствует. 

2). Диссоциация может быть полной или частичной, она характеризуется степе-

нью диссоциации α, которая равна отношению числа молекул, распавшихся на 

ионы, к общему числу молекул  

3). По способности к диссоциации электролиты разделяются на сильные (α = 1) 

и слабые (0  α < 1). 

Причина диссоциации  взаимодействие растворенного вещества с моле-

кулами растворителя.  

Процесс диссоциации слабых электролитов обратим и может быть описан 

константой равновесия, называемой константой диссоциации КД. Для слабого 

бинарного электролита типа КА справедлив закон разбавления Оствальда 

                         




1

0
2C

Д
      (28) 

Сильные электролиты в растворах любых концентраций полностью дис-

социируют на ионы и, следовательно, закономерности, полученные для слабых 

электролитов, не могут применяться к ним без соответствующих поправок. 

Количественные расчеты для растворов сильных электролитов осуществ-

ляют с использованием понятий «активность электролита» (а) и «активность 

ионов» ( а+, а- ):                             




  aaa ·                                           (29) 

Очевидно, что для бинарного электролита, диссоциирующего по схеме 

КА  К+ + А , соблюдается равенство   aa . Следовательно в этом случае 

  аaa . 
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Экспериментальных методов определения активности отдельных ионов 

не существует. Поэтому введено понятие средней ионной активности ( a ) 

                                



 

/· 1aaa ,                                  (30) 

и среднего ионного коэффициента активности (  )  

                                   /1· 



  ,                                             (31) 

где    

Теория сильных электролитов позволяет рассчитать средние коэффици-

енты активности ионов. В области разбавленных растворов справедлив пре-

дельный закон Дебая-Гюккеля:  

                      IzA i ··lg 2 ,                                           (32) 

где A – константа, зависящая от диэлектрической проницаемости растворителя 

и температуры, zi – заряд i-ого иона,    I  ионная сила раствора ( 


i
ii zmI 2

2
1 ·

). 

Для водных растворов бинарных электролитов при 25С справедливо со-

отношение                          Iz ··509,0lg 2 .                                 (33) 

 

Электропроводность растворов электролитов. 

Растворы электролитов обладают ионной проводимостью (являются про-

водниками второго рода). В качестве количественной меры способности рас-

твора проводить электрический ток используют удельную электропроводность 

(æ ,Ом-1·см-1). Удельная электропроводность характеризует электропроводность 

объема раствора, заключенного между двумя параллельными электродами, 

имеющими площадь 1 см2 и расположенными на расстоянии 1 см друг от друга. 

Удельная электропроводность раствора связана с его сопротивлением R соот-

ношением                          æ
SR

l
·

 ,             (34) 
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где l  расстояние между электродами, S  площадь поперечного сечения элек-

тродов. 

Удельная электропроводность возрастает с увеличением температуры, что вы-

звано увеличением скорости движения ионов главным образом из-за пониже-

ния вязкости раствора. Обычно при повышении температуры на 1 градус элек-

тропроводность увеличивается на 1,5 – 2%. 

 

С ростом концентрации электролита æ сначала возрастает в связи с уве-

личением числа ионов в растворе, однако затем начинает сказываться ион-

ионное взаимодействие, приводящее к замедлению движения ионов, а также к 

их ассоциации. Поэтому почти всегда зависимость удельной электропроводно-

сти от концентрации электролита проходит через максимум (см. рис. 9). 

Удельную электропроводность легко измерить непосредственно и затем пере-

считать в эквивалентную электропроводность λ, позволяющую выделить эф-

фекты ион – ионного взаимодействия. Она представляет собой электропровод-

ность объёма раствора содержащего 1 моль-экв растворенного вещества и за-

ключённого между двумя параллельными электродами соответствующей пло-

щади, находящихся на расстоянии в 1 см друг от друга. Эквивалентная элек-

тропроводность (, Ом-1(моль-экв)-1см2) связана с удельной электропровод-

ностью соотношением 

Рис. 9. Зависимость удельной (а) и эквивалентной (б) электро-
проводности от концентрации раствора электролита. 
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            C
1000  æ 


,     (35) 

где C – нормальность раствора электролита (или C
  æ


, если концентрация 

выражена в моль –экв∙см-3). 

Эквивалентная электропроводность растворов электролитов с разбавле-

нием возрастает и в области предельных разбавлений достигает значения λ∞ – 

электропроводности при бесконечном разбавлении или предельной эквивалент-

ной электропроводности, соответствующей электропроводности бесконечно 

разбавленного раствора, характеризующегося полной диссоциацией электроли-

та и отсутствием сил электростатического взаимодействия между ионами. 

В реальном растворе эквивалентная электропроводность электролита  зависит 

от подвижности ионов и подчиняется закону Кольрауша: 

– для раствора сильного электролита ( = 1) 

      = + + -,     (36) 

– для раствора слабого электролита 

      = (+ + -),     (37) 

– в бесконечно разбавленном растворе 

      =   + +   -,    (38) 

где + и -  подвижность катиона и аниона соответственно (подвижность ионов 

связана с абсолютными скоростями их движения u+ и u- соотношениями  

+ = u+ F и - = u-F ). 

Значения   + и   - (предельные подвижности ионов) табулированы в спра-

вочниках. 

Для растворов слабого электролита степень диссоциации  может быть найдена 

как  

                         






      (39) 
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С учетом закона разбавления Оствальда константа диссоциации для бинарного 

слабого электролита 

)(

2









СК
     (40) 

 

 

 

Для сильного электролита отношение 


 учитывает влияние электро-

статического взаимодействия ионов на скорость их движения и называется ко-

эффициентом электропроводности. 

Измерение электропроводности растворов в процессе титрования лежит в 

основе кондуктометрического метода исследования, позволяющего устано-

вить эквивалентную точку титрования. Метод не требует применения индика-

торов и особенно удобен в тех случаях, когда необходимо проанализировать 

Рис. 10. Кривые кондуктометрического титрования. 

(а) – титрование сильной кислоты щелочью;(б) – титрование слабой 
кислоты щелочью; (в) – титрование смеси слабой и сильной кислот 

щелочью. 
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мутные, окрашенные или содержащие осадки растворы. Точку эквивалентности 

находят по графику “электропроводность – объём титрующего раствора” как 

точку пересечения двух прямых или точку перегиба. За ходом реакции следят 

по изменению удельной электропроводности или сопротивления раствора, ко-

торое связано с заменой в растворе одних ионов другими, с иной подвижно-

стью. Максимальной подвижностью обладают ионы Н+ (Н3О+) и ОН– .  

На рис. 10 представлены типичные кривые кондуктометрического титро-

вания. 

 

 

ЭЛЕКТРОХИМИЯ 

 

Взаимное превращение электрической и химической форм энергии про-

исходит в электрохимических системах, состоящих из проводника первого ро-

да, обладающего электронной проводимостью (металлы) и находящегося в кон-

такте с проводником второго рода, обладающим ионной проводимостью (элек-

тролиты). На границе раздела двух фаз происходит перенос электрического за-

ряда, т.е. протекает электрохимическая реакция. Такая система называется 

электродом. 

Если, например, в электродном процессе участвует только одно вещество 

в окисленной (Ox) и восстановленной (Red) формах, то электродную реакцию 

можно записать как Ox + nе   Red. 

Состояние заряженной частицы в фазе определяется величиной электро-

химического потенциала 

                                   gFziii ··~  ,                        (1) 

где zi – заряд иона, g – внутренний потенциал, отвечающий работе переноса 

единичного отрицательного заряда из бесконечности в вакууме вглубь фазы.  

Равновесие электрохимической системы характеризуется равенством 

электрохимических потенциалов заряженных частиц в различных фазах. 
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При переходе заряженных частиц (ионов, электронов) через границу раздела, 

металл и раствор приобретают электрический заряд, и на границе их раздела 

создается двойной электрический слой, которому соответствует некоторый 

скачок потенциала  

        
i

ii

ii aln
Fz

RT
Fz

gg 



оIIоI 

 12

,   (2) 

или     
i

i

aln
F·z

RT
 о

.    (3) 

Поскольку разность электрических потенциалов экспериментально мож-

но измерить только между двумя точками одной и той же фазы, электродный 

потенциал   нельзя измерить абсолютно. Для определения относительного 

значения электродного потенциала измеряют электродвижущую силу (Е) 

электрохимической цепи, построенной из стандартного водородного электро-

да и данного электрода. ЭДС такой цепи принимается равной потенциалу дан-

ного электрода (ЕOx/Red). 

 

Классификация электродов. 

При схематической записи электрохимических систем, а также уравнений 

протекающих в них реакций, принято соблюдать следующие основные правила: 

 

– слева от вертикальной черты (граница раздела фаз, на которой возникает ска-

чок потенциала) указывают вещества (ионы), находящиеся в растворе, а справа 

– вещества, образующие другую фазу, или электродный материал, например 

Cu2+│Cu ;  H+│H2, Pt;  Co3+, Co2+│Pt. 

 

– уравнение электродной реакции записывается так, чтобы слева располагались 

вещества в окисленной форме и электроны, а справа вещества в восстановлен-

ной форме 
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Cu2+ + 2е = Cu;  Н++ е = 1/2 Н2;  Co3+ + е = Co2+ 

 

Электрохимической характеристикой электрода является электродный 

потенциал (ЕOx/Red), величина которого вычисляется по уравнению Нернста.  

В общем случае 

ЕOx/Red  = Е0 
Ox/Red  + 




j
dj

i
Oxi

j

i

a

a

nF
RT

Re

ln 



 =  Е0 Ox/Red +



j
dj

i
Oxi

j

i

a

a

n
b

Re

0 lg 



,  (4) 

 

где Е0 
Ox/Red  – стандартный электродный потенциал,  

n – число электронов в элементарной электродной реакции,  

b0 =2,3 F
RT

(при 298 K b0 = 0,059). 

 

К электродам первого рода относятся металлические электроды, обрати-

мые относительно катионов (в том числе и амальгамные) и металлоидные, об-

ратимые относительно анионов, например  Ag+│Ag и Se2-│Se . 

Уравнение потенциалопределяющей реакции на электродах, обратимых 

относительно катионов, имеет вид Mn++ nе = M. Электродный потенциал (с 

учетом того, что активность вещества в виде конденсированной фазы постоян-

ного состава при данной температуре постоянна и равна единице) составит 

M/MnE   = 
0

M/M nE   + 
nMa

nF
RT ln

.    (5) 

Для амальгамного электрода соответственно запишем Mn++ nе = M(Hg) 

 M/MnE   = 
0

M/MnE   + )(

ln
HgM

M

a
a

nF
RT n

.       (6) 

где aM(Hg) – активность металла в амальгаме. 

К электродам первого рода относятся также газовые электроды (иногда 

их выделяют в отдельную группу). Они могут быть  обратимыми как по отно-
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шению к катиону, так и по отношению к аниону. Металл в газовых электродах 

создает электропроводящий контакт, он должен быть инертен по отношению к 

веществам, входящим в состав электрода, и способен катализировать только 

один потенциалопределяющий процесс. Наилучшим образом  этим требовани-

ям, отвечает платина, электролитически покрытая платиновой чернью для 

обеспечения большей поверхности электрода. Примером газовых электродом 

является водородный электрод H+│H2, Pt,  на котором протекает реакция  

Н++ е = 1/2 Н2 

При расчете потенциалов газовых электродов активность газов (при не-

больших давлениях) принимается равной их относительным парциальным 

давлениям.  

Стандартный потенциал водородного электрода при всех температу-

рах условно принят равным нулю:  

               Pt,H/HE
2


= 0.      (7) 

Поэтому 

                     Pt,H/HE
2


= 2

~ln
2

2

H

H

p
a

F
RT 

,     (8) 

где 2

~
Hp –  относительное парциальное давление водорода. 

При 2

~
Hp  = 1 потенциал электрода определяется величиной pH  

                
pHbE

Pt,H/H 0
2

 ,      (9) 

поэтому водородный электрод применяется как индикаторный при эксперимен-

тальном определении pH растворов. 

Потенциалы всех других электродов принято определять по отношению к 

потенциалу стандартного водородного электрода ( ;1На
2

~
Hp =1). Такая услов-

ная шкала потенциалов называется водородной шкалой. 
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Электродами второго рода являются электроды, в которых металл по-

крыт малорастворимой солью этого металла и находится в растворе, содержа-

щем другую растворимую соль с тем же анионом. По отношению к трудно рас-

творимому соединению раствор должен быть насыщенным. Электроды  

A n- / MA, M являются обратимыми по отношению к анионам, и уравнение по-

тенциалобразующей электродной реакции имеет вид MA + nе = M + A n-. 

Этой реакции соответствует уравнение для расчета электродного потенциала 

M,MA/AnE 
= 

0
M,MA/AnE      nAa

nF
RT ln

.    (10) 

Отметим, что электрод второго рода формально можно рассматривать и 

как электрод первого рода, обратимый относительно катиона (активность кати-

она M n+ в растворе определяется произведением растворимости соединения 

MA). 

Вследствие устойчивости величины электродных потенциалов электроды 

второго рода могут применяться как электроды сравнения при потенциометри-

ческих измерениях. Наиболее часто с этой целью используют каломельный  

(Cl-Hg2Cl2 ,Hg) и хлорсеребряный (Cl-AgCl, Ag) электроды. 

Окислительно-востановительные электроды, как правило, состоят из 

инертного вещества с электронной проводимостью (например, платины), по-

груженного в раствор, содержащий вещество с различной степенью окисления 

Ox и Red (схема электрода Ox, RedPt). 

Металл в этих системах обменивается электронами с участниками окис-

лительно-восстановительной реакции и принимает определенный потенциал 

при установлении равновесного состояния.  

Уравнение потенциалопределяющей реакции имеет вид Ox + nе = Red. 

К окислительно-восстановительным электродам относятся, в первую очередь, 

электроды, у которых окисленная и восстановленная формы соединения пред-

ставляют собой ионы, причем электродная реакция состоит в перемене их сте-
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пени окисления. Например, системе  Sn4+, Sn2+Pt  соответствует потенциало-

пределяющая реакция  Sn4++ 2е = Sn2+. 

Потенциал окислительно-восстановительного электрода определяется по 

уравнению 

dRe

Ox
Pt/dRe,OxPt/dRe,Ox a

a
ln

nF
RTEE  0

,    (11) 

где 
0

/Re, PtdOxE
 – стандартный потенциал окислительно-восстановительного элек-

трода. 

Существуют более сложные окислительно-восстановительные электроды, 

в потенциалопределяющих реакциях, в которых участвуют ионы H+ и молеку-

лы воды (например, хингидронный электрод C6H4O2 ,C6H4(OH)2,H+Pt). В воде 

хингидрон (эквимолярное соединение хинона и гидрохинона) малорастворим и 

распадается на хинон C6H4O2 и гидрохинон C6H4(OH)2. 

В соответствии с потенциалопределяющей реакцией  

C6H4O2 + 2H++ 2е = C6H4(OH)2 

потенциал хингидронного электрода равен 

Pt/гх,хE гх

Hх
Pt/гх,х a

aa
ln

F
RTE

2

2


 

 = 
,

a
aa

ln
F

RTE
гх

Hх
Pt/гх,х




  (12) 

где aх и aгх – активности хинона и гидрохинона соответственно. 

Поскольку активности хинона и гидрохинона практически одинаковы, 

уравнение для потенциала принимает вид 

pHbEaln
F

RTEE Pt/гх,хHPt/гх,хPt/гх,х 0 


.   (13) 

Таким образом, электрод C6H4O2 ,C6H4(OH)2,H+Pt  может быть использован 

для определения рН растворов. Значение pH рассчитывается по уравнению 

               0/, /)( bEEEрН эсPtгхх   ,     (14) 
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где эсE  потенциал электрода сравнения; E – ЭДС цепи, состоящей из хингид-

ронного электрода и электрода сравнения. 

Стеклянный электрод, являющийся наиболее распространенным индика-

торным электродом, относится к так называемым ионоселективным или мем-

бранным электродам. В основе работы таких электродов лежат ионообменные 

реакции, протекающие на границах мембран с растворами электролитов; мем-

бранные электроды могут быть обратимы как по катиону, так и по аниону. 

При соответствующем составе и строении мембраны её потенциал зависит 

только от активности иона, по отношению к которому мембрана селективна, по 

обе стороны мембраны. 

Потенциал стеклянного электрода с водородной функцией (т.е. обратимого по 

отношению к иону Н+) выражается уравнением 

pH
F

RT,Ealn
F

RTЕE стHстст 3200  

    (15) 

Отметим, что стандартный потенциал стеклянного электрода со временем 

изменяется, поэтому стеклянный электрод перед каждым измерением рН ка-

либруется по стандартным буферным растворам с точно известным значением 

рН. 

 

Классификация электрохимических цепей.  

 

Электрохимической цепью называется система, состоящая из двух или 

нескольких электродов. Это устройство для преобразования энергии химиче-

ской окислительно-восстановительной реакции в электрическую за счет про-

странственного разделения процессов окисления и восстановления.  

При схематической записи электрохимических цепей (гальванических 

элементов), а также уравнений протекающих в них реакций принято соблюдать 

следующие основные правила: 
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– при записи электрохимической цепи, составленной из двух электродов, слева 

записывают отрицательный электрод (анод), например  

.+Cu  CuClHClH Pt,- 
22  

Стандартный водородный электрод всегда записывают слева. 

 

 – при включении между растворами солевого мостика (насыщенный раствор 

КСl, обозначается ║), используемого для устранения диффузионного потенциа-

ла (возникает на границе растворов электролитов вследствие различной по-

движности ионов) схема элемента записывается следующим образом 

.+Cu  CuClHClH Pt,- 
22  

 

полное уравнение окислительно-восстановительной реакции, протекающей в 

гальваническом элементе, записывается как разность электродных реакций, 

протекающих на катоде (Cu2+ + 2е = Cu, восстановление) и аноде (2H++ 2е = 

H2, окисление) 

H2  + Cu2+ = 2H+ + Cu 

 

Электрохимическая цепь будет равновесной, если электрохимическое 

равновесие осуществлено на каждой фазовой границе. При этом условии элек-

тродвижущая сила складывается из суммы скачков потенциала на всех фазо-

вых границах. 

Предельное значение напряжения гальванического элемента при токе че-

рез элемент, стремящемся к нулю, называется электродвижущей силой (ЭДС). 

ЭДС любого гальванического элемента без учета диффузионного потенциала 

определяется как разность потенциалов положительного и отрицательного 

электродов                     E = Е катод  – Е анод.    (16) 
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По характеру суммарного процесса, лежащего в основе действия гальва-

нического элемента электрохимические цепи делятся на химические, концен-

трационные и физические. 

– Концентрационные электрохимические цепи состоят из электродов с одина-

ковыми потенциалопределяющими реакциями, но активности одного (или не-

скольких) участников реакции на каждом из электродов различны. Стандарт-

ные электродные потенциалы электродов одинаковы, поэтому они не входят в 

уравнение Нернста для ЭДС цепи 

Например, ЭДС концентрационной цепи    Ag)(aAgNO(aAgNOAg 2313 ) . 

                                                                                                       21 aa   
определяется следующим образом 

                            )(
)(ln

1

2

a
a

F
RTE 

     (17) 

Единственным результатом работы концентрационного элемента является пе-

ренос ионов металла из более концентрированного раствора в менее концен-

трированный. 

– Химические цепи состоят из электродов, потенциалопределяющие реакции 

которых различны. Электрическая энергия возникает за счет энергии суммар-

ной химической реакции. Примером такой цепи может служить серебряно-

цинковый элемент: 

  AgAgZnZn 2

. 

Уравнения электродных реакций 
  e2ZnZn 2 , 

Ag222Ag   e . 

Суммарная потенциалопределяющая реакция в цепи 

2AgZn2AgZn 2  
 

ЭДС элемента в соответствии с уравнением Нернста составит 
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              



 
2

2

2
000 ln

2
Zn

Ag

Zn
Zn

Ag
Ag a

a

F
RTEEE

     (18) 

– Физические цепи делятся на аллотропические и гравитационные. В аллотро-

пических цепях менее устойчивое состояние одного из электродов обусловлено 

тем, что он изготовлен из метастабильной модификации элемента. ЭДС таких 

цепей рассчитывается по уравнению 

                                      nF
GE 


,      (19) 

где G – энергия Гиббса перехода метастабильной модификации в стабильную. 

Гравитационные цепи состоят обычно из двух жидких электродов разной высо-

ты h, изготовленных из одного и того же металла. Электроды погружены в рас-

твор соли данного металла, например       )()( 21 hHgHgAhHg , (h1  h2) 

Поскольку источником энергии элемента является потенциальная энергия, то 

ЭДС гравитационной цепи равна 

                                        E = MHg g F
h

1000


     (20) 

 

 

 

КИНЕТИКА И КАТАЛИЗ 

 

Химическая кинетика представляет собой раздел физической химии, изу-

чающий механизмы химических реакций и закономерности их протекания во 

времени. 

Скорость химической реакции (W)  это изменение количества вещества, 

вступающего в реакцию (или образующегося в результате реакции) в единице 

объема в единицу времени.  

Истинная (мгновенная) скорость реакции определяется соотношением 
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dt
dn

V
W 1

  ,     (1) 

где n  число молей или молекул вещества, V  объем системы, t  время. 

Если система замкнута и ее объем постоянен, то 

                         
dt
dcW  ,      (2) 

где С  концентрация вещества.  

Скорость реакции всегда положительна. Размерность скорости  

моль·л−1∙с-1; молекула см−3∙с-1 и т.д. 

Основной постулат химической кинетики определяет, что при постоян-

ной температуре скорость химической реакции в каждый момент времени про-

порциональна произведению концентраций реагирующих веществ, возведен-

ных в некоторые степени  

                          W = k C1
b C2

d C3
f,    (3) 

где k  константа скорости химической реакции, которая зависит от температу-

ры и не зависит от времени и концентрации, 

b, d, f   частные порядки по исходным веществам. 

Порядок реакции в целом (n) определяется как сумма частных порядков. В 

кинетике реакции классифицируют по их порядку: n = 1  реакция первого по-

рядка, n = 2  реакция второго порядка и т.д. Элементарные реакции с n > 3 не 

встречаются. Очевидно, что размерность константы скорости определяется по-

рядком реакции и составляет  с 1-n, t -1  . 

Молекулярностью реакции называют число частиц, участвующих в эле-

ментарной реакции. В отличие от порядка реакции, молекулярность всегда це-

лое число. Различают моно, би  и тримолекулярные реакции. Порядок и мо-

лекулярность реакции совпадают, если процесс является одностадийным. 
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С точки зрения формальной кинетики необратимыми являются такие ре-

акции, для которых через некоторое время с начала их протекания исходные 

вещества не удается обнаружить аналитическими методами. 

 

Кинетика простых реакций.  

 

Рассмотрим необратимые гомогенные простые реакции нулевого, первого 

и второго порядков. 

Реакции нулевого порядка. 

В соответствии с основным постулатом химической кинетики дифферен-

циальное кинетическое уравнение  для скорости такой реакции будет иметь вид 

                               0
)( k

dt
xad



      (4) 

где k0  константа скорости реакции нулевого порядка, 

а  концентрация исходного вещества в начальный момент времени , 

(a – x)  концентрация исходного вещества в момент времени t (текущая кон-

центрация). 

Отсюда, после решения дифференциального уравнения (4), получим ин-

тегральное кинетическое уравнение для константы скорости 

                               
k

a a x
t0 

 ( )

     (5) 

Как следует из уравнения (5), для реакций нулевого порядка наблюдается ли-

нейное уменьшение концентрации исходного вещества с течением времени, что 

позволяет найти константу скорости также и графически по тангенсу угла 

наклона прямой в координатах (а  х)  t.  

Время полупревращения 2/1t  (время, за которое в реакцию вступает по-

ловина исходного вещества) определяется выражением 

                      
0

2/1 2k
at         (6) 
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Реакции первого порядка  

Рассмотрим реакцию типа А  В. Скорость реакции, выраженная через 

изменение концентрации вещества А, составит 

                        )()(
1 xak

dt
dx

dt
xad




     (7) 

Отсюда получим выражение для константы скорости реакции первого порядка 

                                
xa

a
t

k


 ln1
1      (8) 

Константу скорости можно определить графически (по тангенсу соответству-

ющего угла наклона прямой). Для этого строят график в координатах 

ln(a  x)  t.  

Для времени полупревращения получаем 

                
1

2/1
2ln

k
t        (9) 

Видно, что для реакций первого порядка время полупревращения не зависит от 

начальной концентрации исходного вещества. 

 

Реакции второго порядка 

Этот тип реакций может быть представлен двумя схемами: 

2А  D (а) или А + В  D (б). 

Наиболее простой случай  схема (а). Дифференциальное уравнение скорости в 

соответствии с основным постулатом имеет вид 

         



  

d a x
dt

dx
dt

k a x
( )

( )11
2

    (10) 

После интегрирования получаем выражение для константы скорости k11 

                
)(
)(1

11 xaa
xaa

t
k




      (11) 
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Графическое определение k11 проводят, исходя из графика в линейных коорди-

натах 

1
a x

t



.  

В отличие от реакций первого порядка, для реакций второго порядка вре-

мя полупревращения  зависит от начальной концентрации исходного вещества 

                        
11

2/1
1

ak
t      (12) 

Рассмотрим более сложную схему (б), причем будем считать, что началь-

ные концентрации веществ А и В не равны между собой и составляют a и b, со-

ответственно. Тогда дифференциальное уравнение скорости примет вид 

                  

dx
dt

k a x b x  11( )( )
                           (13) 

После интегрирования получим 

                                        
)(
)(ln

)(
1

11 xba
xab

bat
k





    (14) 

 

Методы определения порядка реакции 

 

1) Метод изоляции или метод избытка 

Если в реакции участвуют несколько реагирующих веществ, то общий 

порядок реакции равен сумме частных. Частный порядок ni можно определить, 

взяв все вещества, кроме данного, в большом избытке. Так, в случае реакции 

А + В + С  D 

для определения порядка nA вещества В и С берут в таком большом избытке, 

чтобы их концентрации практически не изменялась 

    kconstCCk n
C

n
Bn 32

   (15) 

Тогда скорость реакции оказывается зависящей только от концентрации 

вещества А 
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         1n
ACkW        (16) 

Так последовательно «выделяют» порядок реакции по каждому из реагирую-

щих веществ. 

Далее для определения частного порядка реакции (или общего порядка, 

если в реакции участвует только одно вещество) используют один из описан-

ных ниже методов. 

2) Метод подстановки 

Опытные результаты  текущие концентрации веществ Сi в моменты 

времени ti соответственно  последовательно подставляют в интегральные ки-

нетические уравнения реакций нулевого, первого, второго порядков и опреде-

ляют, какое из уравнений дает практически постоянную величину константы 

скорости. Именно это уравнение и определяет порядок исследуемой реакции. 

Графический вариант метода подстановки предполагает построение линей-

ных графиков в координатах f(C)  t, причем вид функции f(C) определяется 

порядком реакции. 

3) Определение порядка реакции по времени полупревращения 

Для определения порядка реакции необходимо провести хотя бы два 

опыта с различными начальными концентрациями  c0
1

 и с0
11

. 

В этом случае 

                    )c/cln(
)t/tln(n //

1
0

11
0

11
21

1
211 

     (17) 

Возможен графический вариант метода: по оси ординат откладываются значе-

ния ln(t1/2), а по оси абсцисс  значения lnC0.  

4) Дифференциальный метод Вант-Гоффа. 

Прологарифмируем уравнение   
n
ACkW  : 

                   lnW = lnk + n lnС A      (18) 
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Очевидно, что в координатах lnW  lnC мы получим линейную зависимость, 

причем n = tg (рис. 11) 

   ln W 
 
 
 
                                     
                                  
   ln K 
                                                   
                                                      lnC  

Рис.11. Определение порядка реакции дифференциальным методом Вант-

Гоффа. 

 

 

 

Кинетика сложных реакций.  

Сложными являются такие реакции, при которых в системе одновре-

менно протекают как минимум две реакции с участием тех же реагирующих 

веществ. 

1) Обратимые реакции  

Наиболее простой обратимой реакцией будет реакция типа  

Особенностью обратимых реакций является тот факт, что они протекают 

до установления состояния равновесия, при котором скорости прямой и обрат-

ной реакций равны. Такое состояние наступает при t t  ; в этот момент вре-

мени x x  .  

k1 

k2 

A В 
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Рис.12. Зависимость концентраций реагента и продукта от времени для обрати-

мой реакции первого порядка: а) С0
В = 0, б) С0

В  0. 

 

Согласно закону действующих масс, константа равновесия КС может 

быть представлена как 

     
2
1

k
k

С

C
К А

равн

В
равн

с      (19) 

С учетом принципа независимости химических реакций для скорости 

можно записать 

    
)()()(

21 xbkxak
dt
dx

dt
xad





,   (20) 

где b  начальная, концентрация вещества В, 

(b+x)  текущая концентрация вещества В. 

После несложных преобразований получим 

                                   xx
x

ln
t

kk





1
21

,    (21) 

где     21

21

kk
bkakx






. 

2) Параллельные реакции 
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Простейшая схема параллельной реакции это схема,  состоящая из двух 

одновременно протекающих реакций первого порядка  

В 
1k

 А 
2k

 С. 

С учетом принципа независимости, основной постулат химической кине-

тики позволяет записать 

                                   
))(( 21 xakk

dt
dx


    (22) 

Уравнение легко интегрируется 

                       xa
aln

t
kk




1
21

     (23) 

Очевидно, что в любой момент времени t отношение концентраций про-

дуктов реакции будет величиной постоянной 

                                  

x
x

k
k

B

C
 1

2       (24) 

 
Рис.13. Зависимость концентраций реагента и продукта от времени для парал-

лельных реакций первого порядка. 

 

Совместное решение уравнений (23)-(24) позволит найти константы k1 и 

k2 раздельно. 

3) Последовательные реакции 
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К последовательным относят реакции типа А 
1k

 В 
2k

 С. 

Приведенная реакция является необратимой двухстадийной, причем обе 

составляющие ее реакции являются необратимыми реакциями первого порядка.  

Скорость реакции может быть выражена через изменение концентрации 

любого участника реакции 

                                 
A

A Ck
dt

dC
 1

     (25) 

                                     
BA1

B CkCk
dt

dC
 2

    (26) 

                                  
B

C Ck
dt

dC
 2

     (27) 

Кинетические кривые для рассматриваемого случая показаны на рис.14. 

 
Рис.14. Зависимость концентраций реагента и продукта от времени для после-

довательных реакций. 

 

Положение максимума на кривой «CB» (и точки перегиба на кривой «CC») 

определяются взаимным соотношением величин k1 и k2: 

Скорость всего процесса будет определяться лимитирующей стадией 

сложной реакции. В соответствии с принципом лимитирующей стадии скорость 

последовательной реакции определяется скоростью наиболее медленной ста-
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дии, суммарная скорость параллельных реакций определяется скоростью 

наиболее быстрой стадии. 

 

Зависимость скорости реакции от температуры.  

В подавляющем большинстве случаев скорость реакции растет с увели-

чением температуры, что связано с увеличением константы скорости реакции.   

Согласно эмпирическому правилу Вант-Гоффа, при повышении темпера-

туры на 10о скорость реакции увеличивается в 2-4 раза. Для количественного 

описания наблюдаемой зависимости введен температурный коэффициент   

     
  k

k
T

T

10

       или             
 n T n

T

k
k

 10

   (28) 

Правило Вант-Гоффа справедливо лишь в области температур вблизи комнат-

ной.  

Более точную зависимость дает уравнение Аррениуса 

                                        
2

ln
RT
E

dT
kd А

     (29) 

Или в интегральной форме 

                                       








RT
EAk Аexp

     (30) 

    










211

2 11ln
TTR

E
k
k A

     (31) 

Здесь ЕА  энергия активации химической реакции (для простых одностадий-

ных реакций это минимальный избыток энергии по сравнению со средней энер-

гией молекул при данной температуре, которой должны обладать молекулы, 

чтобы они могли вступить в реакцию). Обычно величину энергии активаци-

ивыражают в кДж∙моль-1. 

Множитель А в уравнении (30) принято называть предэкспоненциальным 

множителем. Его величина определяется типом реакции. 
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Теоретический расчет константы скорости химической реакции возможен 

в рамках теории активных столкновения (ТАС) и теории активированного 

комплекса (ТАК). 

Теория активных столкновений основана на подсчёте числа столкновений 

между реагирующими частицами в единице объема в единицу времени .Однако  

взаимодействие частиц происходит лишь тогда, если столкновения окажутся 

активными, то есть будут обладать определенным запасом энергии. Следова-

тельно, необходимо учитывать распределение частиц по энергиям (распределе-

ние Больцмана), а также взаимную пространственную ориентацию сталкиваю-

щихся частиц.  

Теория активированного комплекса рассматривает процесс взаимодей-

ствие атома А с двухатомной молекулой ВС проходящим через некоторое про-

межуточное состояние системы  активированный комплекс: 

                            А + ВС[А...В...С] АВ + С ,   

 Расчет константы скорости производят с использованием методов стати-

стической термодинамики. 

. 

Фотохимические реакции  это реакции, происходящие под действием светово-

го излучения (обычно видимого или УФ излучения). При поглощении света 

происходит первичная реакция (фотохимическая активация) и молекула пере-

ходит в возбуждённое состояние. Возбуждённая молекула может испытывать 

последующие превращения (вторичные реакции): 

1) флуоресценция – быстрое испускание света и переход в исходное электрон-

ное состояние; 

2) фосфоресценция – испускание света с некоторой задержкой по времени, ко-

торая необходима для того, чтобы молекула за счёт безызлучательных процес-

сов перешла в другое возбуждённое состояние; 

3) дезактивация при соударении с другой частицей; 

4) диссоциация; 



 

 

60

60

5) собственно химическая реакция с другими молекулами. 

Квантовый выход φ фотохимической реакции равен отношению числа 

прореагировавших молекул к числу поглощённых фотонов. По закону эквива-

лентности Энштейна, каждый поглощённый фотон вызывает фотохимическое 

возбуждение одной молекулы. Это означает, что теоретически первичный кван-

товый выход всегда равен 1. 

Экспериментально определяемые значения квантового выхода могут изменять-

ся в широких пределах (10-3 < φ < 106) за счёт вторичных процессов. Высокие 

значения квантового выхода (φ > 1) обычно свидетельствуют о протекании 

цепной реакции. Низкие значения (φ <1) характерны для реакций, включающих 

процессы релаксации, т.е. потери энергии возбуждения. 

 

 

Кинетика гетерогенных химических реакций.  

Гетерогенные реакции – это реакции, протекающие на границе раздела 

фаз в тонком диффузном слое. Так, для реакции, протекающей на границе твер-

дая фаза  жидкая фаза, можно выделить следующие основные стадии: 

подвод исходных веществ из объема раствора к поверхности раздела фаз; 

протекание химической реакции в тонком диффузном слое; 

отвод продуктов реакции вглубь раствора. 

Поскольку гетерогенные процессы многостадийны, то скорость процесса 

в целом определяется скоростью наиболее медленной стадии. В соответствии с 

этим выделяют три области протекания гетерогенных процессов: 
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Рис. 16. Области протекания гетерогенных химических процессов. 

I — кинетическая, II — диффузионная, III — переходная области. 

 

1) Кинетическая область —скорость диффузии значительно превышает ско-

рость собственно химической реакции. Энергия активации реакции, протекаю-

щей в этой области, будет составлять более 60 кДж∙моль-1 (что характерно для 

химических реакций). В кинетической области концентрации реагирующего 

вещества в объеме и на поверхности раздела фаз мало отличаются и практиче-

ски постоянны. 

2) Диффузионная область — скорость собственно химической реакции значи-

тельно превышает скорость диффузии и все подведенное к поверхности раздела 

фаз вещество практически сразу превращается в продукт реакции. Энергия ак-

тивации в этой области невелика и составляет менее 10 кДж∙моль-1, что соот-

ветствует энергии активации процесса диффузии. 

3) Переходная область — скорости диффузии и химической реакции соизмери-

мы между собой. Опытная энергия активации здесь более 10 кДж∙моль-1 и уве-

личивается при понижении температуры.  

Изменение температуры или интенсивное перемешивание могут переве-

сти реакцию из одной области в другую. 
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Основные положения теории катализа.  

Под катализом понимают процесс изменения скорости химической реак-

ции под действием особых веществ (катализаторов), многократно взаимодей-

ствующих с молекулами исходных реагентов с образованием промежуточных 

продуктов и не расходующихся в реакциях (катализаторы вступают в реакцию 

на промежуточных этапах и полностью регенерируются по завершении реакции 

в неизменном виде). 

Частным случаем катализа является автокатализ, при котором свойства-

ми катализатора обладает промежуточное соединение или продукты реакции. 

Различают гомогенный и гетерогенный катализ. При гомогенном катали-

зе все реагирующие вещества и катализатор находятся в одной фазе, при гете-

рогенном — катализатор составляет отдельную, обычно твердую, фазу. 

Механизм действия катализаторов связан с тем, что они образуют про-

межуточные соединения с исходными реагентами, изменяя тем самым путь ре-

акции и уменьшая энергию активации. 

На рис.17 представлено уменьшение энергии активации каталитической 

бимолекулярной реакции по сравнению с некаталитической. Механизм такой 

реакции можно представить схемой 

а) А + К АК 

б) АК  3k
 В + К 
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Рис.17. Изменение потенциальной энергии в гомогенной каталитической и не-

каталитической реакциях. 

 

Исключительное значение в гомогенном катализе занимает фермента-

тивный катализ  основа жизнедеятельности животных и растений.  

Ферменты состоят либо целиком, либо в основном из белков. Каталити-

ческой активностью обладает не вся молекула фермента, а лишь определенный 

ее участок, называемый активным центром. Активный центр соединяется с 

молекулой реагирующего вещества, образуя непрочное промежуточное соеди-

нение, способное к дальнейшим превращениям. При этом активный центр 

вступает в соединение только с теми молекулами, структура которых подобна 

структуре активного центра. Этим, по-видимому, объясняется специфичность 

действия ферментов. 

Для описания кинетики ферментативных реакций используют уравнение 

МихаэлисаМентен. Реакция с одним исходным веществом (субстратом) S, ко-

торое превращается в продукт P в присутствии катализатора Е (таким катализа-

тором может быть фермент) описывается схемой 

E + S  ES  3k
 E+P 

 

Для скорости такой ферментативной реакции можно получить 

k1 

k2
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                   MS

SE

kC
CCk


 03W

,     (32) 

где kM  константа Михаэлиса, 1

32

k
kk

kM



 

                     ESEE CCC 
0      (33) 

 

Очевидно, что при CS  kM, скорость образования продукта прямо пропорцио-

нальна CS. Если же CS  kM, то скорость образования продукта не зависит от CS 

и имеет максимальную величину ( 03 ECkW max ). 

Уравнение МихаэлисаМентен показывает, что при больших концентра-

циях исходного вещества весь катализатор входит в состав промежуточного со-

единения ES. Концентрация ES достигает предельного значения 0EC . Следова-

тельно, и скорость получения продукта достигает предельной для данного ко-

личества катализатора величины, обозначаемой Wmax. 

Так как при гетерогенном катализе катализатор представляет собой от-

дельную фазу и каталитические процессы происходят на его поверхности (гра-

нице раздела фаз), то огромную роль в протекании гетерогенно-каталитических 

реакций играют процессы массопереноса. Каталитическая реакция может ли-

митироваться одной из стадий (диффузия исходных веществ к поверхности ка-

тализатора, адсорбция исходных веществ на активных центрах катализатора, 

собственно реакция между адсорбированными молекулами, десорбция продук-

тов с поверхности катализатора, отвод продуктов вглубь раствора или газовой 

фазы) и происходить в диффузионной, кинетической или переходной области.  

Основными современными теориями гетерогенного катализа являются мульти-

плетная теория и теория активных ансамблей. 
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КОЛЛОИДНАЯ ХИМИЯ  

 

Коллоидная химия – раздел химической науки, изучающий свойства ве-

щества в дисперсном (т.е. раздробленном) состоянии и поверхностные явления 

в дисперсных системах. 

Дисперсные системы – это гетерогенные системы из двух или большего 

числа фаз с сильно развитой поверхностью раздела между ними.  

Обычно одна из фаз образует непрерывную дисперсионную среду, в объе-

ме которой распределена дисперсная фаза в виде мелких кристаллов, твердых 

аморфных частиц, капель или пузырьков. Характерными для дисперсных си-

стем являются процессы, происходящие именно на поверхности, а не внутри 

фазы.  

Коллоидные системы широко распространены в природе. Это – облака, 

туманы, почвы, глинистые и цементные растворы, руды, продукты питания 

(хлеб, молоко, масло, мёд), напитки (чай, кофе, сок), растительные и животные 

ткани, биологические жидкости (слюна, кровь, моча) и др. Коллоидный уровень 

материи соответствует «молекулярному уровню» в биологии. 

Методы получения и очистки коллоидных систем.  

Имеются два возможных пути получения коллоидных растворов. Один 

путь состоит в укрупнении частиц при агрегации молекул или ионов – конден-

сационный метод. Второй путь заключается в измельчении крупных частиц до 

коллоидной дисперсности  метод диспергирования. 

Метод конденсации.  

Метод основан на образовании в гомогенной среде новой фазы, имеющей 

коллоидную степень дисперсности. При этом возможны различные пути:  

1). Получение коллоидного раствора в результате протекания химических реак-

ций (гидролиз, окисление, восстановление, реакции двойного обмена и др.), 

протекающих с образованием труднорастворимых веществ. Стабилизатором 
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коллоидной системы в этом случае обычно служит одно из реагирующих ве-

ществ взятое в избытке по отношению к стехиометрическому составу.  

2). Метод замены растворителя: раствор вещества понемногу прибавляют к 

жидкости, которая хорошо смешивается с растворителем, но в которой раство-

ренное вещество настолько мало растворимо, что выделяется в виде высоко-

дисперсной фазы. Этот метод относится к физической конденсации.  

3). Получение коллоидного раствора конденсацией паров: при понижении тем-

пературы пар становится пересыщенным и, конденсируясь, образуя дисперс-

ную фазу. Так, например, в воздухе образуются туман и облака.  

Метод диспергирования.  

Методы измельчения крупных образований до коллоидного состояния 

подразделяются на  

1). Механическое диспергирование − один из основных путей образования кол-

лоидных систем в природе.  

2). Диспергирование при помощи ультразвука. Так получают, частности, колло-

идные растворы лекарственных веществ. 

3). Электрическое диспергирование − через охлажденную дисперсионную среду 

пропускают электрический ток между электродами (создается электрическая 

дуга), изготовленными из материала, коллоидный раствор которого хотят полу-

чить. 

4). Пептизация – перевод рыхлого осадка, полученного в результате коагуля-

ции, снова в коллоидный раствор путем промывания осадка растворителем с 

целью вымывания избытка коагулирующих ионов.  

Рассмотрим получение золей на примере получения золя берлинской лазу-

ри методом адсорбционной пептизации. 

Приготовим осадок берлинской лазури КFe[Fe(CN)6]: 

К4Fe(CN)6  +  FeCl3  КFe[Fe(CN)6]    +  3 KCl 

                                                                       свежий осадок 
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При добавлении к осадку электролита FeCl3 (пептизатор), происходит об-

разование золя, структурная единица дисперсной фазы которого называется 

мицеллой: ионы Fe3+ (потенциалопределяющие ионы) адсорбируются на по-

верхности ядра мицеллы (mКFe[Fe(CN)6]), заряжая его положительно. Затем к 

ядру мицеллы притягиваются ионы Cl- – противоионы . Часть этих ионов, со-

ставляющая адсорбционный слой, прочно удерживается у поверхности ядра за 

счет электростатических и адсорбционных сил. Ядро вместе с адсорбционным 

слоем составляет коллоидную частицу. Остальные противоионы связаны с яд-

ром только электростатическими силами. Они образуют диффузный слой. 

Наличие заряда у коллоидных частиц приводит к их отталкиванию и обеспечи-

вает устойчивость золя. 

                                                             мицелла 

   

                                             агрегат                

 

{mКFe[Fe(CN)6]·nFe3+·3(n-x)Cl-}3x+3x Cl- 

 

                                                 ядро          адсорбционный     диффузный 

                                                                слой противоионов        слой 

                                                            

                                                коллоидная частица 

 

5) Самопроизвольное диспергирование. Если на границе раздела «твердое тело – 

дисперсионная среда» или «жидкость – дисперсионная среда» поверхностное 

натяжение мало, происходит самопроизвольное диспергирование. Примером 

самопроизвольного диспергирования может служить самодиспергирование жи-

ров в желудке под действием желчных кислот. 
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Очистка коллоидных систем проводят методом диализа или электродиализа. 

Диализ основан на различной проницаемости мембран по отношению к 

ионам и коллоидным частицам. 

Диализатор состоит из сосуда с растворителем, в ко-

тором помещен другой сосуд с коллоидным раство-

ром, отделенным от растворителя полупроницаемой 

мембраной. Ионы электролитов будут проникать из 

коллоидного раствора в чистый растворитель и кол-

лоидный раствор со временем будет избавлен от избытка электролитов, что 

значительно повысит его устойчивость. Для ускорения диализа повышают тем-

пературу, увеличивают поверхность мембраны. Диализ также ускоряют, увели-

чивая скорость движения ионов электролита действием постоянного электриче-

ского тока. Такой диализ называется электродиализом. 

Диализ широко используется для очистки растворов белков и других ВМС от 

растворенных солей, электродиализ – для обессоливания воды, молочной сыво-

ротки, обескисливания цитрусовых соков. 

Очистку коллоидных систем от избыточного электролита осуществляют 

также методом ультрафильтрации. В процессе ультрафильтрации, движущей 

силой которого является разность давлений по обе стороны мембраны, через 

мембрану проходят ионы и молекулы воды, а коллоидные частицы задержива-

ются. По диаметру пор ультрафильтра, начинающего задерживать частицы, 

рассчитывают их диаметр. В биохимии методом ультрафильтрации часто опре-

деляют размеры белковых частиц и т. д. В микробиологии ультрафильтрация 

получила широкое применение при изучении размеров вирусов и бакте-

риофагов.  

Молекулярно – кинетические свойства коллоидных систем обнаружива-

ются в таких явлениях как броуновское движение, диффузия, осмотическое 

давление.  
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Диффузия  самопроизвольно протекающий в системе процесс выравни-

вания концентрации частиц под влиянием их теплового хаотического движе-

ния. Процесс диффузии необратим. 

Броуновское движение проявляется в хаотическом и 

непрерывном движении частиц дисперсной фазы под дей-

ствием ударов молекул растворителя, находящихся в состоя-

нии интенсивного молекулярно–теплового движения. Траек-

тория движения таких частиц представляет собой ломаную 

линию неопределенной конфигурации. Количественной мерой перемещения 

частицы при броуновском движении является величина среднего смещения 

(или сдвига) частицы   за некоторый промежуток времени τ − расстояние меж-

ду проекциями начальной 1 и конечной 2 точек траектории на ось смещений (на 

ось x). Смещения одинаково вероятны как слева направо, так и в противопо-

ложном направлении. Поэтому за большой промежуток времени   может быть 

равно нулю. В связи с этим вычисляют среднюю квадратичную величину всех 

смещений без учета направления движения: 

                                 n
n
22

2
2
1 




,                           (1) 

где п — число смещений (число отрезков ломаной линии);  

∆i — отдельные проекции смещения частицы на ось x.  

Эйнштейном и Смолуховским показано, что среднее значение квадрата 

смещения частицы за время τ равно 

                                         D22 ,                                            (2) 

где D – коэффициент диффузии. 

Эйнштейн показал, что коэффициент D связан с размерами диффундиру-

ющих частиц уравнением 

                                     ANr
RTD



6 ,                                             (3) 
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где  - вязкость среды,  NA – число Авогадро, r — радиус сферических частиц, 

размер которых много больше размера молекул растворителя.  

Уравнение (3) позволяет определять размер частиц коллоидных раство-

ров и молекулярную массу полимеров.  

Из уравнения (2) следует, что чем крупнее частица, тем меньше величина 

ее смещения. С увеличением размера частиц прежде всего прекращается посту-

пательное броуновское движение, затем исчезает вращательное движение и 

остается только колебательное. 

      Осмос – процесс односторонней диффузии растворителя через полу-

проницаемую перегородку от раствора с меньшей концентрацией растворенно-

го вещества к раствору с большей концентрацией. Давление, которое нужно 

приложить к раствору, чтобы привести его уровень к уровню чистого раствори-

теля, называют осмотическим давлением (). Осмотическое давление является 

коллигативным свойством раствора. В коллоидных растворах роль отдельной 

«молекулы» играет коллоидная частица, состоящая из множества молекул. 

                                  
TkRT

N A





  ,                               (4) 

где k– константа Больцмана,  - частичная концентрация. 

Осмотическое давление коллоидных растворов намного меньше, чем для ис-

тинных растворов такой же массовой концентрации, так как из–за больших 

размеров число коллоидных частиц в единице объема намного меньше числа 

молекул в истинном растворе. 

Седиментацией называют процесс оседания частиц дисперсной фазы в 

жидкой или газообразной среде под действием силы тяжести. Скорость оседа-

ния частиц не зависит от их природы, а определяется размером частиц, разно-

стью плотностей частиц ρ и среды ρ0 и вязкостью среды. Скорость седимента-

ции шарообразных частиц с радиусом r равна 
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 




9

2 2
0 rg

,                                 (5) 

где g — ускорение силы тяжести.  

Для частиц произвольной формы уравнение (5 ) дает эквивалентный радиус  

(радиус сферической частицы, оседающей с той же скоростью).  Способность к 

седиментации выражают через константу седиментации, величина которой 

определяется как отношение скорости седиментации к ускорению свободного 

падения g:     

                                       g
S 

сед
.                                                 (6) 

Она зависит от размеров частиц, их плотности и плотности среды, температу-

ры. Величина, обратная константе седиментации, является мерой кинетической 

устойчивости дисперсной системы: 

                                                  


g
S сед

1

.                                             (7) 

Седиментация приводит дисперсную систему к упорядоченному состоя-

нию, так как оседающие частицы располагаются по высоте в соответствии с их 

размерами. Однако этому процессу противодействуют броуновское движение и 

диффузия, стремящиеся распределить частицы равномерно по всему объему 

дисперсионной среды. В результате устанавливается седиментационно-

диффузионное равновесие, которое описывается гипсометрическим законом 

Лапласа-Перрена: 

                      
 12

0

0

2

1ln hh
RT

mgN A 






 








,    (8) 

где ν1 и ν2 – частичные концентрации на высотах h1 и h2, соответственно, 

m – масса частицы, 

p – плотность вещества, из которого состоит частица, 

p0 – плотность дисперсионной среды. 
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Поверхностное натяжение (σ)  сила (направлена тангенциально к по-

верхности жидкости), действующая на единицу длины границы раздела фаз и 

обуславливающая сокращение поверхности жидкости. Для увеличения поверх-

ности жидкости необходимо затратить работу по преодолению сил внутреннего 

давления. Если р, Т = const, то такой процесс приводит к увеличению поверх-

ностной энергии Гиббса: 

                                inTpdS
dG

,,








.                                               (9) 

Поверхностное натяжение зависит от температуры, природы жидких веществ, 

диэлектрической проницаемости веществ, величины диполя и поляризуемости 

молекул. 

Адсорбция – это самопроизвольное концентрирование вещества на твердой или 

жидкой поверхности раздела фаз. Движущей силой адсорбции является избы-

точная поверхностная энергия на границе раздела фаз. Адсорбируемое веще-

ство называется адсорбатом, а адсорбирующее – адсорбентом. Различают хи-

мическую и физическую адсорбцию. При химической адсорбции образуются 

химические связи;  физическая адсорбция вызвана ван-дер-ваальсовым взаимо-

действием. При повышении температуры физическая адсорбция понижается. 

Нагревание усиливает химическую адсорбцию. 

Для количественной характеристики адсорбции используют полную (аб-

солютную) адсорбцию А (количество вещества, адсорбированного единицей 

поверхности или массы адсорбента), и удельную (избыточную) или гиббсовскую 

адсорбцию Г (избыток адсорбированного компонента в поверхностном слое по 

сравнению с его количеством в объеме фазы, приходящийся на единицу пло-

щади раздела фаз). 

Уравнение Гиббса связывает адсорбцию Г растворенного вещества с из-

менением поверхностного натяжения раствора: 
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                                   TCRT
CГ 














,                                             (10) 

где С – равновесная концентрация вещества в растворе. 

Из уравнения (10) следует, что адсорбцию можно определить по понижению 

поверхностного натяжения жидкости с ростом концентрации вещества в рас-

творе. 

Вещества, понижающие поверхностное натяжение на границе раздела 

фаз, называются поверхностно – активными (ПАВ), для них   

0










ТC


, 

К этой группе относятся соединения с несимметричным строением молекул, 

состоящих из полярных и неполярных групп. Полярными свойствами обладают  

–СООН, − ОН, − NН2, − СНО, и др. Эти группы способны к гидратации и явля-

ются гидрофильными. Неполярная часть молекул ПАВ представляет собой 

гидрофобную углеводородную цепь или радикал. Молекулы, в которых имеют-

ся гидрофильная и гидрофобная группировки называют дифильными. 

Вещества, увеличивающие поверхностное натяжение на границе раздела 

фаз, называются поверхностноинактивными (ПИВ), для них  

0










ТC


. 

Величина p,T)C/(    называется поверхностной активностью G (мера спо-

собности вещества понижать поверхностное натяжение) 

                                                       C
G







      (11) 

Для органических предельных спиртов и кислот в гомологических рядах 

соблюдается правило Дюкло – Траубе: увеличение цепи на одну СН2-группу 

увеличивает в водном растворе поверхностную активность гомолога в 3 – 3,5 

раза. 



 

 

74

74

Зависимость поверхностного натяжения σ от концентрации водных рас-

творов ПАВ хорошо описывается эмпирическим уравнением Шишковского 

                       aСb  1·lg0  ,                                                  (12) 

где σ0 – поверхностное натяжение чистой воды,  

b, а – эмпирические постоянные,  

Для газов, растворов неэлектролитов и слабых электролитов адсорбция 

часто выражается эмпирическим уравнением Фрейндлиха: 

                                                        
nСkA /1 ,                                 (13) 

где С – равновесная концентрация, k, n – эмпирические константы. 

Теория мономолекулярной адсорбции Ленгмюра основана на следующих 

положениях: 

− адсорбция вещества происходит только на активных центрах, которыми мо-

гут служить отдельные атомы или группы атомов, выступающих над поверхно-

стью адсорбента. 

− каждый активный центр удерживает только одну молекулу. 

− если все активные центры заняты и поверхность адсорбента покрыта моно-

молекулярным слоем, наступает адсорбционное равновесие;  дальнейшее уве-

личение адсорбции невозможно. 

− процесс адсорбции обратим. При равновесии скорость адсорбции и десорб-

ции одинакова.  

− адсорбированные на активных центрах молекулы не взаимодействуют друг с 

другом. 

Уравнение изотермы мономолекулярной адсорбции Ленгмюра имеет вид: 

                               рK
рKAA



  1 ,                                                       (14) 

где А и А - соответственно величина адсорбции при данном и предельном за-

полнении монослоя  
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К – константа адсорбционного равновесия    .

.

дес

адс

k
kK 

, 

р – равновесное давление газа. 

Для адсорбции  из растворов справедливо уравнение 

                                          СK
СKГГ



  1 ,                                           (15) 

где Г –адсорбция по Гиббсу при концентрации С; 

Г – максимальная адсорбция, соответствующая образованию монослоя,  

Для экспериментального нахождения постоянных Г и К, уравнение 

Ленгмюра преобразовывают, приводя к линейным координатам (рис. 18).: 

                                           





Г
C

KГГ
C 1

,                                  (16) 

 
Рис.18.Графическое определение постоянных Г и К в уравнении Ленгмюра. 

 

Полимолекулярная адсорбция газов на твердой поверхности.  

Если процесс адсорбции не заканчивается образованием единственного 

слоя молекул адсорбата на поверхности адсорбента − говорят о полимолекуляр-

ной адсорбции. В теории полимолекулярной адсорбции Брунауэра, Эммета и  

Теллера (теории БЭТ) на основе уравнения изотермы адсорбции Ленгмюра по-

лучено приближенное уравнение полимолекулярной адсорбции, широко при-

меняемое для определения удельной поверхности адсорбентов и их теплоты ад-

сорбции:                      0a. SNAS уд         (17) 
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где S0 – площадь, занимаемая одной молекулой адсорбата. 

Рис. 19. Изотерма полимолекулярной адсорбции 

 

Оптические свойства коллоидных растворов.  

Так как коллоидные частицы имеют размеры не более 10-7 м, что сопоста-

вимо с длиной волны видимого света, то в коллоидных системах наблюдается 

только светорассеяние, а не отражение световых лучей (как в грубодисперс-

ных системах).  Светорассеяние может проявляется в виде опалесценции – ма-

тового свечения  чаще всего голубоватых оттенков. Уравнение Рэлея для интен-

сивности рассеянного света Ip имеет вид  

                                            4

2

p
ν



VKI

,                                             (18) 

где К – некоторая константа,  ν – число частиц в единице объема,  

V – объем частицы дисперсной фазы,  – длина волны падающего света.  

На явлении светорассеяния основаны ультрамикроскопия (при наблюдении в 

микроскоп коллоидные частицы видны на темном фоне как световые точки, 

находящиеся в броуновском движении. Метод позволяет определить средний 

размер частиц и получить представление об их форме) и нефелометрия (опре-

деление интенсивность светорассеяния, что дает возможность определять раз-

мер частиц и (или) концентрацию дисперсной фазы, а также изучать явление 

коагуляции). 
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Электрокинетические явления подразделяют прямые и обратные. К прямым 

относят те явления, которые возникают под действием внешнего электрическо-

го поля (электрофорез и электроосмос). Обратными называют электрокинети-

ческие явления, в которых при механическом перемещении одной фазы отно-

сительно другой возникает электрический потенциал (потенциал протекания и 

потенциал седиментации). Электрофорез  перемещение частиц дисперсной 

фазы в постоянном электрическом поле.  Электроосмос  перемещения дис-

персионной среды относительно неподвижной дисперсной фазы в постоянном 

электрическом поле. 

Все электрокинетические явления основаны на наличии двойного элек-

трического слоя на границе твердой и жидкой фаз. 

Уравнение Гельмгольца – Смолуховского связывает величину электроки-

нетического потенциала (ξ-потенциала) со скоростью электрофореза заряжен-

ных частиц 

                                   E
k





,      (19) 

где k — коэффициент, зависящий от формы частиц; η – вязкость среды;  

υ – линейная скорость перемещения частиц (или границы золя); ε – относитель-

ная диэлектрическая проницаемость среды;  Е – напряженность поля . 

Величина ξ-потенциала позволяет судить об устойчивости коллоидного 

раствора. 

Электроосмос и электрофорез получили широкое практическое примене-

ние: 

 в качестве медицинской процедуры электрофорез применяют для транспорта 

лекарственных веществ через биологические мембраны;  

 на основе перемещения пигментов в клетках работают электрофорезные дис-

плеи спортивных табло. Электрофорез заставляет двигаться заряженные части-

цы дисперсной фазы в направлении силовых линий электрического поля и др. 
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Изоэлектрическое состояние.  

Значение ξ-потенциала зависит от распределения противоионов между 

вторым адсорбционным и диффузным слоями. При добавлении электролита 

повышается концентрация ионов в растворе и происходит их внедрение в диф-

фузный слой. Далее ионы электролита того же знака, что и противоионы ми-

целлы, способны переходить во второй адсорбционный слой либо частично вы-

тесняют туда противоионы мицеллы из диффузного слоя. Диффузный слой 

уменьшается сжимается и ξ-потенциал уменьшается. При достаточно большой 

концентрации прибавленного электролита величина заряда второго адсорбци-

онного слоя приближается к величине заряда потенциалопределяющих ионов. 

ξ-потенциал стремится к нулю. При ξ = 0 общий заряд частицы равен нулю и 

частица находится в изоэлектрическом состоянии. Сжатие диффузионного 

слоя сопровождается потерей частицами сольватной оболочки. В связи с поте-

рей электрического заряда и защитной сольватной оболочки происходит слипа-

ние коллоидных частиц. 

Под устойчивостью коллоидной системы понимают ее способность со-

хранять без изменения малый размер частиц и равномерное распределение их в 

объеме. Различают 

1). Кинетическую устойчивость – способность вещества дисперсной фазы 

находиться во взвешенном состоянии, равномерно распределяться по всему 

объему раствора и не оседать под действием силы тяжести. 

2). Агрегативную устойчивость  способностью частиц дисперсной фазы 

оказывать сопротивление их слипанию и тем самым сохранять определенную 

дисперсность в целом. Она обусловлена наличием у коллоидных частиц одно-

именных зарядов, а также образование на поверхности частиц сольватных обо-

лочек.  

Повышение температуры, интенсифицируя броуновское движение, по-

вышает кинетическую устойчивость системы. Однако при этом увеличивается 

возможность слипания частиц в результате их столкновения, что снижает агре-
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гативную устойчивость и приводит к укрупнению частиц. Это, в свою очередь, 

приводит к уменьшению кинетической устойчивости коллоидной системы. 

Коагуляция (слипание) коллоидных частиц происходит в результате 

столкновений при броуновском движении. Коагуляцию могут вызывать дли-

тельный диализ, механические воздействия, сильное охлаждение или нагрева-

ние, пропускание электрического тока, действие ультразвука, старение, добав-

ление электролитов и неэлектролитов.  

Все электролиты при определенной концентрации способны вызвать коа-

гуляцию. При этом наблюдается потеря обоих факторов агрегативной устойчи-

вости. Скрытая коагуляция соответствует начальной стадии, когда не каждое 

столкновение приводит к образованию крупных агрегатов; ее трудно обнару-

жить визуально, поскольку частицы еще не теряют кинетическую устойчи-

вость. При явной коагуляции каждое столкновение частиц приводит к образо-

ванию агрегатов, что сопровождается изменением цвета системы, образованием 

мути и выпадением осадка. 

Правила коагуляции коллоидных систем электролитами. 

1). Для начала коагуляции необходимо превысить некоторую минимальную 

концентрацию электролита ( порог скрытой или медленной коагуляции). Вели-

чина, обратная порогу коагуляции, называется коагулирующей способностью Р. 

Концентрация электролита, с которой скорость коагуляции перестает зависеть 

от концентрации, называется порогом быстрой коагуляции. 

2). Коагулирующее действие оказывает ион, заряд которого противоположен 

заряду коллоидной частицы.  

3). Правило Шульце – Гарди: величина порога коагуляции зависит от заряда 

иона–коагулятора; чем выше заряд этого иона, тем ниже величина порога коа-

гуляции. 

Значения порогов коагуляции для одно-, двух- и трехзарядных ионов 

примерно обратно пропорциональны 6–й степени их зарядности. 
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4). Коагулирующая способность катионов и анионов одинаковой зарядности 

возрастает по мере увеличения радиуса иона, Например для катионов щелоч-

ных металлов получен следующий ряд : 

  LiNaKRbCs PPPPP . 

Для анионов: 

  ClBrICSN PPPP . 

Чем сильнее гидратирован ион, тем в большей степени гидратная оболочка 

экранирует его заряд. В результате его коагулирующая способность уменьша-

ется. 

5). Коагулирующая способность многих органических веществ намного выше 

неорганических, что связано с их высокой адсорбционной способностью.  

Коагуляция смесью электролитов. 

Возможны три случая: 

1) коагулирующее действие суммируется, как, например, для смеси электроли-

тов NaCl + KCl; 

2) снижение коагулирующего действия одного иона в присутствии другого (ан-

тогонизм): например, у ионов различной зарядности Al3+ и K+ при коагуляции 

отрицательно заряженных коллоидных частиц AgI; 

3) синергизм – взаимное усиление коагулирующей способности ионов: напри-

мер, при коагуляции отрицательно заряженного золя золота коагулирующее 

действие смеси электролитов LiCl + CsCl3 усиливается и превышает сумму коа-

гулирующих способностей отдельных электролитов. 
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ПРИМЕРЫ ЗАЧЕТНЫХ ЗАДАНИЙ ПО КУРСУ  

«ФИЗИЧЕСКАЯ И КОЛЛОИДНАЯ ХИМИЯ» 

 
БЕЛОРУССКИЙ ГОСУДАРСТВЕННЫЙ УНИВЕРСИТЕТ 

ХИМИЧЕСКИЙ ФАКУЛЬТЕТ 
 

ЗАЧЕТНОЕ ЗАДАНИЕ  
ПО КУРСУ «ФИЗИЧЕСКАЯ И КОЛЛОИДНАЯ ХИМИЯ» 

ДЛЯ СТУДЕНТОВ ЗАОЧНОГО ОТДЕЛЕНИЯ  БИОЛОГИЧЕСКОГО ФАКУЛЬТЕТА   
 

                                                                                                                               ВАРИАНТ А 
1. Открытые сосуды, содержащие: а) воду; б) бензол; в) ртуть, стоят в лаборатории размером 
5м х 4м х 3м. Какое количество каждого вещества будет находиться  воздухе при температу-
ре 25ºС, если в комнате нет вентиляции? Давление насыщенного пара воды, бензола и ртути 
при 25ºС равно соответственно 3166; 13066 и 0,227 Па. 
2. Поясните термин «адсорбция».и  выберите верное утверждение: Увеличение температу-
ры    а) усиливает адсорбцию на границе “тв-жидк”, т.к. поверхность твердого вещества ста-
новится более доступной из-за  активизации броуновского движения частиц в жидкой фазе    
б) уменьшает адсорбцию на границе “тв-жидк”,т.к. ослабевает сила адсорбционного взаимо-
действия      в) практически не изменяют величину адсорбции, т.к последняя главным обра-
зом определяется природой взаимодействующих фаз. Ответ пояснить. 
 
3. Смешали 12 мл 0.02 Н раствора KI и 100 мл 0.005 Н раствора AgNO3. Запишите формулу 
мицеллы образовавшегося золя. Какие ионы являются потенциалопределяющими? 
 
 
Утверждено на заседании кафедры физической химии (протокол №__ от________.) 
Зав. кафедрой физхимии, проф.                                                      В.В.Паньков 
Ст. преп. кафедры физхимии                                                           Л.М.Володкович 
 
 

 

 

 

 

 

 

 



 

 

82

82

 

 
БЕЛОРУССКИЙ ГОСУДАРСТВЕННЫЙ УНИВЕРСИТЕТ 

ХИМИЧЕСКИЙ ФАКУЛЬТЕТ 
 

ЗАЧЕТНОЕ ЗАДАНИЕ  
ПО КУРСУ «ФИЗИЧЕСКАЯ И КОЛЛОИДНАЯ ХИМИЯ» 

ДЛЯ СТУДЕНТОВ ЗАОЧНОГО ОТДЕЛЕНИЯ  БИОЛОГИЧЕСКОГО ФАКУЛЬТЕТА   
 

                                                                                                                               ВАРИАНТ Б 
 
1. Какие свойства растворов называют коллигативными? Перечислите известные Вам коллига-
тивные свойства и по Вашему выбору подробно опишите одно из них. 
2. Радиоактивный распад относится к реакциям первого порядка. Период полураспада радио-
активного изотопа 90Sr, который попадает в атмосферу при ядерных испытаниях, составляет 
28,1 лет. Предположим, что организм новорождённого ребёнка поглотил 1 мг этого изотопа. 
Сколько 90Sr останется в организме через: а) 18 лет; б) 70 лет, если считать, что он не выводил-
ся из организма? 

3.Рассчитайте разность осмотических давлений в крови и тканевой жидкости при температу-
ре организма 310 К. Предположите, что это различие вызвано тем, что тканевая жидкость не 
содержит протеин, в то время как массовая концентрация протеина в крови равна 7 %. Моле-
кулярная масса протеина 66000. 

 
 

Утверждено на заседании кафедры физической химии (протокол №__ от________.) 
Зав. кафедрой физхимии, проф.                                                      В.В.Паньков 
Ст. преп. кафедры физхимии                                                           Л.М.Володкович 
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БЕЛОРУССКИЙ ГОСУДАРСТВЕННЫЙ УНИВЕРСИТЕТ 

ХИМИЧЕСКИЙ ФАКУЛЬТЕТ 
 

ЗАЧЕТНОЕ ЗАДАНИЕ  
ПО КУРСУ «ФИЗИЧЕСКАЯ И КОЛЛОИДНАЯ ХИМИЯ» 

ДЛЯ СТУДЕНТОВ ЗАОЧНОГО ОТДЕЛЕНИЯ  БИОЛОГИЧЕСКОГО ФАКУЛЬТЕТА   
 

                                                                                                                               ВАРИАНТ В 
 

1. В каком случае изменение энергии Гиббса будет являться критерием направленности про-
цесса? Какой знак будет иметь величина ΔG0

Т для процессов: 

Н2О (ж) (268К)→ Н2О (тв) (268К) 
Н2О (ж) (273К)→ Н2О (тв) (273К) 

Н2О (ж) (278К)→ Н2О (тв) (278К) ? 
Обоснуйте свой ответ. 

2. С целью определения кислотности желудочного сока измерена ЭДС цепи 

Pt, Н2(1 атм)желудочный сокHCI (а=1) Н2(1 атм), Pt 
При 25°С она составила 0,082 В.   

Найдите рН желудочного сока. К какому типу по принятой классификации относится данная 
цепь?  

 
3. Удельная поверхность активированного угля, применяемого в противогазе для защиты ор-
ганов дыхания, равна 400 м2 ∙г-1. Сколько времени можно находиться в очаге заражения отрав-
ляющим веществом нервнопаралитического действия при его концентрации в воздухе 1·10-16 
моль∙л-1? Масса угля в противогазе 0,4 кг. Площадь, занимаемая одной молекулой ОВ, равна 
50·10-20 м2. Для дыхания необходимо в среднем 500 л воздуха в час. Считайте, что при адсорб-
ции ОВ образуется мономолекулярный слой. 
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