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ПРЕДИСЛОВИЕ 

Дисциплина «Общая и неорганическая химия» относится к обязательной 

части учебного плана направления подготовки 18.03.01 «Химическая техноло-

гия». Дисциплина изучается студентами первого курса в первом и втором се-

местрах и является первой в цикле химических дисциплин, направленных на 

формирование объективного и целостного естественнонаучного мировоззрения. 

Основные требования для успешного освоения дисциплины – определенный 

уровень базовых знаний по химии (школьный курс), математике, физике и био-

логии. Знания, умения и навыки, полученные при изучении дисциплины «Об-

щая и неорганическая химия», являются основой для успешного освоения таких 

дисциплин, как «Органическая химия», «Физическая химия» «Коллоидная хи-

мия», «Общая химическая технология», «Теоретические основы химико-

технологических процессов». 

В соответствии с рабочей программой дисциплины «Общая и неоргани-

ческая химия» для направления подготовки 18.03.01 «Химическая технология» 

по профилю «Химическая технология природных энергоносителей и углерод-

ных материалов» (квалификация бакалавр) предполагается проведение 17 прак-

тических занятий по Общей химии в первом семестре общим объемом 34 часа 

по следующей тематике: 

 Основные понятия и законы химии (решение задач)  

 Эквивалент вещества, закон эквивалентов (решение задач) 

 Строение атома (семинар) 

 Периодический закон и периодическая система химических элементов 

(семинар) 

 Химическая связь (семинар) 

 Кинетика и кинетические расчеты (решение задач) 

 Расчеты равновесных процессов (решение задач) 

 Термохимия и термохимические расчеты (решение задач) 

 Способы выражения концентрации растворов (решение задач) 

 Растворы неэлектролитов и электролитов (решение задач) 
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 Электрохимические процессы (решение задач)  

На проведение каждого занятия отводится от 2 до 4 часов. 

В ходе практических занятий формируются следующие общепрофессио-

нальные компетенции: 

Категория (группа) 

общепрофессиональ-

ных компетенций 

Код и наименование обще-

профессиональной компе-

тенции 

Код и наименование индикатора 

достижения общепрофессиональной 

компетенции 

Естественнонаучная 

подготовка 

ОПК-1 Способен изучать, 

анализировать, использовать 

механизмы химических ре-

акций, происходящих в тех-

нологических процессах и 

окружающем мире, основы-

ваясь на знаниях о строении 

вещества, природе химиче-

ской связи и свойствах раз-

личных классов химических 

элементов, соединений, ве-

ществ и материалов 

ИД-1ОПК-1 Знает теоретические ос-

новы общей и неорганической хи-

мии и понимает принципы строения 

вещества и протекания химических 

процессов; 

ИД-5ОПК-1 Умеет выполнять основ-

ные химические операции, опреде-

лять термодинамические характе-

ристики химических реакций и рав-

новесные концентрации веществ 

ИД-9ОПК-1 Владеет теоретическими 

методами описания свойств про-

стых и сложных веществ на основе 

электронного строения их атомов и 

положения в Периодической систе-

ме химических элементов, экспери-

ментальными методами определе-

ния физико-химических свойств не-

органических соединений. 

Профессиональная 

методология 

ОПК-2 Способен использо-

вать математические, физи-

ческие, физико-химические, 

химические методы для ре-

шения задач профессиональ-

ной деятельности 

ИД-6ОПК-2 Умеет использовать хи-

мические законы, термодинамиче-

ские справочные данные и количе-

ственные соотношения неорганиче-

ской, органической, физической и 

коллоидной химии для решения 

профессиональных задач 

ИД-8ОПК-2 Владеет методами прове-

дения физических измерений, мето-

дами корректной оценки погрешно-

стей при проведении физического 

эксперимента 
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Результатом освоения студентами блока практических занятий является 

формирование теоретических представлений и практических навыков расчета 

по следующим разделам химии: 

 строение вещества и механизмы протекания химических процессов; 

 свойства соединений, поведение различных химических систем в зависимо-

сти от внешних условий; 

 генетическая связь между различными классами химических соединений. 

В ходе проведения практических занятий закрепляются навыки записи 

формул химических соединений, уравнений химических реакций, использова-

ния номенклатуры химических соединений, а также владение основами прове-

дения химических расчетов в различных областях химии; умение работать с 

химической литературой и справочными изданиями. 
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ВВЕДЕНИЕ 

Целью изучения дисциплины «Общая и неорганическая химия» является 

формирование объективного и целостного естественнонаучного мировоззре-

ния; углубление, развитие и систематизация химических знаний, необходимых 

при решении практических вопросов разного уровня сложности в ходе выпол-

нения профессиональных задач в области технологической, организационно-

управленческой и проектной деятельности; формирование навыков исследова-

тельской работы. 

Задачи дисциплины заключаются в изучении основных химических явле-

ний; овладении фундаментальными понятиями, законами и теориями химии, 

углублении и систематизации химических знаний; овладении методами и при-

емами решения конкретных задач из различных областей химии; формирова-

нии навыков проведения химического эксперимента, в том числе – формирова-

нии навыков работы по заданным методикам, составлении описания проводи-

мых исследований, анализа полученных результатов и составлении отчетов по 

выполненному заданию; формировании навыков использования химических 

знаний для решения прикладных задач учебной и профессиональной деятель-

ности. 

Химия – это наука, изучающая строение и свойства веществ и изменения, 

происходящие с веществами в процессе взаимодействия.  

Современные исследователи указывают, что при определении химии на 

первое место следует выносить тезис: «химия – наука о превращениях веществ, 

а также о фундаментальных законах, которым подчиняются эти превраще-

ния». 

В основе химии лежит двуединая проблема: получение веществ с задан-

ными свойствами и выявление способов управления этими свойствами. Так как 

свойства веществ зависят от их элементного и молекулярного состава, структу-

ры молекул, условий, в которых находится вещество в ходе химической реак-

ции и уровня организации химического вещества, в истории развития химии 

можно выделить четыре этапа развития или четыре концептуальных уровня:  
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 учение о составе (от XVII в.)  

 структурная химия (от середины XIX в.)  

 учение о химических процессах (от середины ХХ в.) 

 эволюционная химия (после 1960 г.) 

Именно в такой последовательности изложен материал пособия. Не рас-

сматриваются только проблемы эволюционной химии, так как содержание дис-

циплины не предполагает изучения материала в указанной области. 

Пособие предназначено для подготовки к практическим занятиям по дис-

циплине «Общая и неорганическая химия», а также для самостоятельной рабо-

ты студентов, включая подготовку к экзамену по дисциплине в первом семест-

ре. В первой части пособия приведены материалы по разделам «Теоретические 

основы химии», «Основы строения вещества», «Введение в химическую кине-

тику и термодинамику». 
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Практическое занятие 1:  

Основные понятия и законы химии (4 часа) 

Цель занятия: Повторение стехиометрических законов и основных харак-

теристик химических соединений. Формирование и закрепление навыков реше-

ния задач с использованием основных химических законов.  

Требования к знаниям, которые студент должен приобрести в результате 

освоения темы: 

знать понятия: «химический элемент», «атом», «изотоп», «молекула», 

«вещество (простое и сложное)»; основные законы химии; 

иметь представление о качественном и количественном составе веще-

ства; 

уметь применять знания закономерностей на конкретных примерах; 

владеть теоретическими методами описания качественных и количе-

ственных характеристик простых и сложных веществ и навыками проведения 

расчетов по тематике занятия 

Теоретическая часть: 

Химия – это наука, изучающая строение и свойства веществ и изменения, 

происходящие с веществами в процессе взаимодействия. Свойства веществ за-

висят от их элементного и молекулярного состава, структуры молекул, условий, 

в которых находится вещество в ходе химической реакции и уровня организа-

ции химического вещества. 

Под химическим веществом принято понимать совокупность ионов, 

атомов, молекул или радикалов определенного состава и строения, образую-

щую однородную фазу. Атом – мельчайшая частица химического элемента, 

сохраняющие его химические свойства. Молекула – мельчайшая частица веще-

ства, сохраняющая его химические свойства. Для химических веществ харак-

терны три агрегатных состояниях: газообразное, жидкое и твердое. 

Все многообразие простых и сложных веществ создают химические эле-

менты – совокупность атомов с одинаковым зарядом ядра.  
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Простым называется вещество, состоящее из атомов одного химическо-

го элемента. К простым веществам относятся такие газы как водород (Н2), кис-

лород (О2), азот (N2), чистые металлы и неметаллы. Некоторые химические 

элементы существуют в нескольких аллотропных модификациях (например, 

углерод в виде графита и алмаза), которые различаются по физическим и хими-

ческим свойствам. Под аллотропией понимают существование химических 

элементов в двух или более молекулярных либо кристаллических формах. 

Сложное вещество – вещество, состоящее из химически связанных атомов 

различных элементов (например, H2O, NaСl, KOH, HNO3). Особой разновидно-

стью химических элементов являются изотопы, ядра атомов которых содержат 

одинаковое число протонов, но отличаются числом нейтронов (следовательно, 

имеют разную атомную массу). В большинстве случаев изотопы одного и того 

же химического элемента обладают одинаковыми химическими и почти одина-

ковыми физическими свойствами. 

Количественными характеристиками вещества являются: 

 относительная атомная масса (Ar, а.е.м.) – масса атома, выраженная в 

атомных единицах массы. Атомная единица массы составляет 1/12 часть 

массы нуклида 12С (1 а.е.м. = 1,6605·10-27 кг); 

 относительная молекулярная масса (Mr, а.е.м.) – масса молекулы, выра-

женная в атомных единицах массы; 

 молярная масса (M, г/моль) – масса одного моля вещества, то есть величи-

на, равная отношению массы к количеству вещества. Моль (ν или n) – коли-

чество вещества, содержащее определяемое числом Авогадро (NA) количе-

ство структурных единиц. NA = 6,022·1023 моль-1; 

 молярный объем (VМ) – объем, занимаемый 1 моль газообразного вещества 

при нормальных условиях (н.у.): давлении 101,325 кПа (или 760 мм. рт. ст.) 

и температуре 0 0С (273 К). Так как в 1 моль вещества содержится постоян-

ное число частиц, то любое газообразное вещество при н.у. будет занимать 

одинаковый объем, равный 22,4 л (следствие из закона Авогадро). Таким 

образом VМ = 22,4 л/моль. 
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Количество вещества, моль, часто используется при химических расче-

тах. Математически количество вещества можно выразить следующим образом: 

ν = m/ M, моль; 

ν = V/ VМ, моль; 

ν = N/ NA, моль; 

где m, V, N – соответственно масса (г), объем (л) и количество структур-

ных единиц вещества. 

К основным химическим законам относятся: 

 закон сохранения массы: масса веществ, вступивших в реакцию, равна 

массе веществ, образующихся в результате реакции (М.В. Ломоносов, 

1748 г.); 

 закон постоянства состава: любое химическое соединение имеет один и 

тот же количественный состав независимо от способа его получения 

(Ж. Пруст, 1801 г.); 

 закон кратных отношений: если два элемента образуют друг с другом не-

сколько химических соединений, то массы одного из элементов, приходя-

щихся в этих соединениях на одну и ту же массу другого, относятся между 

собой как небольшие целые числа (Д. Дальтон, 1803 г.); 

 закон объемных отношений: объемы вступающих в реакцию газов отно-

сятся друг к другу и к объемам образующихся газообразных продуктов ре-

акции как небольшие целые числа (Ж. Л. Гей-Люссак, 1808 г.) 

 закон Авогадро: в равных объемах газов при одинаковых условиях содер-

жится одинаковое число частиц (атомов и молекул) (А. Авогадро, 1811 г.). 

Практическая часть (примеры решения задач): 

Задача 1: Какое количество структурных единиц (молекул и атомов) со-

держится в 5,6 л кислорода (н.у.)? Какова будет масса для указанного объема? 

Решение: Молярный объем любого газа при н.у. составляет 22,4 л/моль. 

Следовательно, количество вещества, заключенное в объеме 5,6 л составит: 

ν = V/ VМ = 5,6 : 22,4 = 0,25 моль; 
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Молярная масса кислорода (О2) М = 32 г/моль. На основании рассчитан-

ного количества вещества и приведенных ранее формул находим его массу и 

количество молекул: 

m = ν · M = 0,25 · 32 = 8  г; 

 Nмол = ν · NA = 0,25 · 6,022·1023 = 1,506·1023  молекул; 

Поскольку одна молекула кислорода содержит 2 атома, то количество 

атомов, содержащихся в заданном объеме кислорода, будет вдвое больше, чем 

количество молекул: 

Nат = 2 · Nмол =  2 ·1,506 · 1023 = 3,012 ·1023 атомов. 

 

Задача 2: Определите массу одной молекулы азотной кислоты 

Решение: Формула азотной кислоты HNO3. Молярная масса азотной кис-

лоты 63 г/моль. Так как моль любого вещества содержит число Авогадро струк-

турных единиц, масса одной молекулы азотной кислоты составит: 

mмол = M/ NA = 63 : 6,022 · 1023 =1,046 · 10-22 г; 

 

Задача 3: Относительная плотность некоторого газа по водороду равна 

14. Определите относительную плотность этого газа по кислороду и установите 

возможную формулу газа. 

Решение: Относительной плотностью (D) одного газа по другому назы-

вают отношение массы определенного объема одного газа к массе такого же 

объема другого газа (условия должны быть одинаковы).  

Поскольку в равных объемах газов при одинаковых условиях содержится 

одинаковое число молекул (закон Авогадро), отношение масс равных объемов 

газов будет равно отношению их молярных масс: 

m1 / m2 = M1 / M2 

Таким образом: 

D = M1 / M2 

Отсюда 

M1 = D ∙ M2 
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Молярная масса водорода (Н2) М2 = 2 г/моль. Поэтому молярная масса 

определяемого газа будет 

M1 = D · M2 = 14 · 2 = 28 г/моль 

Рассчитаем плотность данного газа по кислороду (О2) с M2 = 32 г/моль  

D = M1/M2 = 28 : 32 = 0,875 

Теперь определим формулу газа. Рассчитанной молярной массе 28 г/моль 

соответствуют два газа (возможны другие варианты):  

азот (N2): М = 14 · 2 = 28 г/моль; 

оксид углерода (II) или угарный газ (CO): М = 12 + 16 = 28 г/моль; 

 

Задача 4: Какой объем газа выделится при термическом разложении 400 г 

карбоната кальция?  

Решение: Процесс термического разложения карбоната кальция выража-

ется уравнением: 

                   t 

CaCO3 = CaO + CO2 

Молярная масса карбоната кальция M = 100 г/моль. Рассчитаем количе-

ство вещества карбоната кальция, участвующего в реакции: 

ν = m/ M = 400 : 100 = 4 моль 

Так как по уравнению реакции при разложении 1 моль карбоната кальция 

выделяется 1 моль углекислого газа, при разложении 4 моль CaCO3 выделится 

также 4 моль CO2, объем которого (н.у.) составит: 

V =  ν · VМ= 4 · 22,4 = 89,6 л 

 

Задача 5: Каким будет объем газа, выделившегося при термическом раз-

ложении 400 г карбоната кальция, если процесс происходит при температуре 

200 оС и давлении 780 мм рт ст?  

Решение: Объем газа, выделившегося при термическом разложении 400 г 

карбоната кальция при н.у., составляет 89,6 л (см. задачу 4). 
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Расчет молярного объема воздуха при заданных температуре и давлении 

проводят, используя объединенный газовый закон Бойля – Мариотта и Гей-

Люссака: 

𝑉1𝑃1

𝑇1
=  

𝑉0𝑃0

𝑇0
 

где V0, л – объем газа при нормальных условиях (н.у.): температуре 273 К 

(0 оС) и давлении 101,3 кПа (или 760 мм рт. ст.); 

    Р0 = 101,3 кПа (или 760 мм рт ст.) – давление при н.у.; 

    Т0 = 273 К – температура при н.у.;  

    Т1 – температура, К, при которой происходит процесс;  

    Р1 – давление, при котором происходит процесс (кПа или мм рт ст.); 

    V1, л – объем газа при заданных условиях. 

Поскольку заданы условия, отличные от нормальных, выполним пересчет 

объема газа: 

 𝑉1 =  
𝑃0 ∙ 𝑉0 ∙ 𝑇1

𝑃1 ∙ 𝑇0
=  

760 ∙ 89,6 ∙ 473

780 ∙ 273
= 151,3 л 

Примечания: 

1. Обязательным является перевод температуры в градусы Кельвина 

2. При выполнении расчетов значение Р0 принимается с учетом тех еди-

ниц измерения, которые заданы в условии 

Контрольные вопросы: 

1. Определите следующие понятия: «химический элемент», «атом», «изотоп», 

«молекула», «простое вещество», «сложное вещество», «аллотропия». 

2. Определите количественные характеристики вещества: моль, молярная мас-

са и молярный объем, относительная атомная и относительная молекулярная 

масса. Объясните применение перечисленных величин на примерах. 

3. Сформулируйте закон сохранения массы, закон постоянства состава, законы 

кратных и объемных отношений. Каким образом применяются эти законы 

при химических расчетах? 



 15 

4. Сформулируйте закон Авогадро и следствия из него. Чему равна постоянная 

Авогадро? 

5. Какие условия называются нормальными? 

Контрольные задания: 

1. Какое количество атомов кислорода содержится в 4,9 г серной кислоты? 

2. Определите массу одного атома меди в граммах. 

3. Какой объем займут 14,2 г хлора при н.у.? 

4. Определите молярную массу газа, плотность которого по воздуху равна 1,5. 

Предложите формулу данного газа. 

5. Рассчитайте объем (н.у.) и массу кислорода, необходимого для окисления 

96 г оксида серы до оксида серы (VI). 

6. Используя условия задачи 5, определите объем продукта реакции при тем-

пературе 400 оС и давлении 2МПа. 

7. Какой объем займет газ, взятый в количестве 5 моль при температуре 27 оС и 

давлении 110 кПа? 

8. Определите массу, объем и количество вещества газа, выделившегося при 

термическом разложении 4,5 моль дихромата аммония. 

9. Определите массу осадка, образовавшегося при взаимодействии раствора 

хлорида бария и сульфата натрия, содержание реагентов в каждом из них со-

ставляет 200 г. 

10. Железо массой 2,8 г сплавили с 20 г серы. Полученное вещество после 

охлаждения обработали соляной кислотой. Рассчитайте объем газообразного 

продукта последней реакции. 
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Практическое занятие 2:  

Эквивалент вещества. Закон эквивалентов (2 часа)  

Цель занятия: формирование навыков определения эквивалента вещества 

и использования полученных знаний в химических расчетах 

Требования к знаниям, которые студент должен приобрести в результате 

освоения темы: 

знать: закон эквивалентов; 

иметь представление об эквиваленте вещества, факторе эквивалентно-

сти, молярной массе эквивалента; 

уметь  характеризовать свойства и находить количественные характери-

стики веществ (эквивалент, фактор эквивалентности); 

владеть навыками выполнения расчетов с использованием закона экви-

валентов 

Теоретическая часть: 

Под эквивалентом (химическим) элемента принято понимать его массу, 

выраженную в углеродных единицах, которая присоединяет или замещает в 

химических реакциях одну атомную массу водорода или половину атомной 

массы кислорода. 

Важной количественной характеристикой является молярная масса экви-

валента вещества (МЭ, г/моль), представляющая собой массу одного эквива-

лента данного вещества: 

МЭ = М ∙ fЭ 

где М – молярная масса вещества, г/моль; 

      fЭ – фактор эквивалентности. 

Фактор эквивалентности – это безразмерная величина, показывающая, 

какая часть моля элемента / вещества эквивалентна 1 моль атомов водорода или 

1 моль ионов водорода.  

Для простых веществ фактор эквивалентности обратно пропорционален 

валентности (fЭ = 1/валентность). Поскольку валентность многих элементов 
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не является постоянной величиной, фактор их эквивалентности тоже не будет 

константой. Для более сложных соединений фактор эквивалентности может 

быть определен из следующих соотношений:  

fЭ (кислоты)= 1/основность кислоты;  

fЭ (основания)= 1/кислотность основания; 

Для сложных веществ молярная масса эквивалента представляет собой 

сумму молярных масс эквивалентов образующих вещество компонентов, 

например: 

МЭ (соли)= МЭ (металла) + МЭ (кислотного остатка) 

МЭ (основания)= МЭ (металла) + МЭ (гидроксогруппы) 

МЭ (оксида металла)= МЭ (металла) + МЭ (кислорода) 

Характеристикой газообразных веществ помимо молярной массы эквива-

лента может служить молярный объем эквивалента (VЭ, л/моль), то есть объем 

1 моль эквивалента (объем, занимаемый молярной массой эквивалента). По 

аналогии с молярной массой эквивалента молярный объем эквивалента опреде-

ляется как  

VЭ = VМ ∙ fЭ 

а при нормальных условиях (н.у.):  

VЭ = 22,4 ∙ fЭ 

Согласно закону эквивалентов отношения масс вступающих в химиче-

ское взаимодействие веществ равны или кратны их химическим эквивалентам 

(И. Рихтер, 1792 г.; У. Волластон, 1807 г.). 

Следствием закона эквивалентов является пропорциональность масс / 

объемов реагирующих веществ и продуктов реакции молярным мас-

сам / молярным объемам их эквивалентов. Математически такая пропорцио-

нальность выглядит следующим образом. Для любых двух веществ А и В, яв-

ляющихся реагентами либо продуктами химической реакции справедливо: 

AЭ

A

M

m
 = 

BЭ

B

M

m
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AЭ

A

V

V
 = 

BЭ

B

V

V
 

AЭ

A

M

m
 = 

BЭ

B

V

V
 

где mA и mB – массы веществ А и В, являющихся реагентами / продуктами 

химической реакции, г; 

        
AЭM  и 

BЭM  – молярные массы эквивалентов веществ А и В, г/моль; 

        VA и VB  – объемы веществ А и В, г/моль; 

        
AЭV  и 

BЭV  – молярные объемы эквивалентов веществ А и В, л/моль. 

Практическая часть (примеры решения задач): 

Задача 1: Определите молярные массы эквивалентов серной кислоты в 

реакциях образования сульфата натрия и гидросульфата натрия 

Решение: Уравнение образования сульфата натрия имеет вид: 

2Na + H2SO4 = Na2SO4 + H2 

В ходе данной реакции оба атома водорода в серной кислоте замещаются 

на атомы натрия, то есть в реакцию вступают два иона Н+ (кислота проявляет 

основность, равную 2). В этом случае эквивалентом H2SO4 будет являться 

условная частица ½ H2SO4, т.к. если одна молекула H2SO4 предоставляет два 

иона Н+, то один ион Н+ дает половина молекулы H2SO4. Таким образом, фак-

тор эквивалентности серной кислоты в реакции образования сульфата натрия 

fЭ = ½. Так как молярная масса эквивалента определяется по формуле 

МЭ = М · fЭ 

а молярная масса серной кислоты М = 98 г/моль 

МЭ = 98 · ½ = 49 г/моль 

Запишем уравнение образования гидросульфата натрия: 

Na + H2SO4 = NaНSO4 +½H2 

В ходе данной реакции только один атом водорода в серной кислоте за-

мещается на атом натрия, то есть в реакцию вступает один ион Н+ (кислота про-
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являет основность, равную 1). Поэтому фактор эквивалентности серной кисло-

ты в реакции образования гидросульфата натрия fЭ = 1, а молярная масса экви-

валента серной кислоты: 

МЭ = 98 · 1 = 98 г/моль 

 

Задача 2: Азот образует несколько оксидов. В одном из них массовая до-

ля азота составляет 25,926 %. Определите молярную массу эквивалента азота в 

данном оксиде и укажите его формулу. 

Решение: Поскольку оксид азота состоит только из двух элементов – азо-

та и кислорода, определим массовую долю кислорода в оксиде: 

ω(О) = 100 – ω(N) = 100 – 25,926 = 74,074 % 

Так как условиями задачи не оговорена масса оксида азота, примем ее 

равной 100 г. Тогда масса азота в оксиде будет m(N) = 25,926 г, а масса кисло-

рода – m(O) = 74,074 г.  

Найдем молярную массу эквивалента азота из формулы: 

NЭ

N

M

m
 = 

OЭ

O

M

m
  

NЭM = 
O

ЭN

m

Mm
О


  

Для выполнения расчетов необходимо определить молярную массу экви-

валента кислорода. Так как 1 моль атомов кислорода вступает в реакцию с 2 

моль атомов водорода (валентность кислорода равна 2), фактор эквивалентно-

сти для кислорода будет fЭ = ½ и молярная масса эквивалента составит  

OЭM  =  М · fЭ = 16 · ½ = 8 г/моль 

NЭM = 
074,74

8926,25 
 = 2,8 г/моль 

Зная молярную массу атомарного азота МN = 14 г/моль и молярную массу 

эквивалента азота 
NЭM = 2,8 г/моль, найдем фактор эквивалентности азота в ок-

сиде: 
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fЭ = МN : 
NЭM  = 2,8 : 14 = 1/5  

Следовательно, валентность азота в оксиде равна 5, формула оксида N2O5. 

 

Задача 3: Определите молярную массу эквивалента металла, если при 

восстановлении 21,66 г его оксида образовалось 20,06 г металла. 

Решение: Запишем закон эквивалентов для данного процесса: 

МеЭ

Ме

M

m
 = 

оксидаЭ

оксида

M

m
  

Так как нам неизвестна молярная масса эквивалента оксида, воспользуем-

ся для расчетов составом оксида. Оксид металла состоит только из двух эле-

ментов – металла и кислорода, поэтому закон эквивалентов будет иметь вид: 

МеЭ

Ме

M

m
 = 

OМе ЭЭ

оксида

MM

m


  

МеЭM = 
оксида

ЭЭМе

m

МMm
МеО


  

Отсюда с учетом 
OЭM  =  8 г/моль (см. задачу 2) и данных задачи получим 

МеЭM = 100,3 г/моль 

 

Задача 4. Фосфат натрия Na3PO4 массой 77,5 г в водном растворе прореа-

гировал без остатка с хлороводородной кислотой HCl массой 34,5 г. Вычислите 

молярную массу эквивалента фосфата натрия. Напишите уравнение реакции. 

Решение: Согласно закону эквивалентов 

43

43

PONaЭ

PONa

M

m





 = 
HClЭ

HCl

M

m
  

отсюда  

 43PONaЭM = 
HCl

HClЭPONa

m

Mm  
43

  

Так как соляная кислота содержит только 1 атом водорода (основность 

равна 1), ее fЭ = 1, следовательно 
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Mэ(HCl) = MHC) = 36,5 г/моль 

 43PONaЭM = 
5.34

5,365,77 
 = 82 г/моль 

Молярная масса фосфата натрия M(Na3PO4)  = 164 г/моль. Зная молярную 

массу фосфата натрия и молярную массу эквивалента этого соединения в рас-

сматриваемом процессе взаимодействия с соляной кислотой, найдем число 

ионов водорода H+, замещающих в молекуле Na3PO4 ионы натрия Na+: 

 M(Na3PO4) : Mэ(Na3PO4) = 164 : 82 = 2 

Следовательно, уравнение реакции будет иметь вид: 

Na3PO4 + 2HCl = NaH2PO4 + 2NaCl 

Контрольные вопросы: 

1. Что называется эквивалентом вещества? 

2. От чего зависит эквивалент химического элемента? 

3. Как определить эквивалент химического соединения? 

4. Какая величина называется молярной массой эквивалента? 

5. Приведите примеры расчета молярной массы эквивалента для химических 

соединений, относящихся к различным классам. 

6. Сформулируйте закон эквивалентов и приведите его математическое выра-

жение. 

7. Запишите закон эквивалентов в виде, необходимом для расчета молярной 

массы эквивалента металла при образовании его сульфата, нитрата, гидрок-

сида, если известны масса металла и масса образовавшегося соединения. 

Контрольные задания: 

1. Определите фактор эквивалентности и молярные массы эквивалентов эле-

ментов в HCl, H2O, NH3. 

2. Определите молярную массу эквивалента гидрокарбоната натрия. 

3. Металл образует два хлорида, содержащих соответственно 73,86 и 84,96 % 

(масс.) металла. Вычислите молярные массы эквивалента металла в каждом 

соединении. 
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4. Рассчитайте молярную массу эквивалента железа, если при взаимодействии 

5,6 г этого металла с серой образуется 8,8 г сульфида железа. Эквивалентная 

масса серы 16 г/моль. 

5. Какая масса металла вступила в реакцию, если при его сгорании образова-

лось 9,43 г оксида металла? Молярная масса эквивалента оксида металла 

17 г/моль. 

6. При реакции металла массой 0,43 г с кислотой выделилось 123,3 мл водоро-

да. В ходе другой реакции этот же металл массой 1,555 г взаимодействует с 

1,415 г неметалла. Определите молярные массы эквивалента металла и неме-

талла. 



 23 

Практическое занятие 3:  

Строение атома и периодический закон (4 часа) 

Цель занятия: Формирование навыков составления электронных формул 

невозбужденных и возбужденных атомов и одноатомных ионов; умения харак-

теризовать электроны атомов значениями квантовых чисел и определять свой-

ства элементов и их соединений в зависимости от положения в периодической 

системе; формирование и закрепление представлений о периодичности свойств. 

Требования к знаниям, которые студент должен приобрести в результате 

освоения темы: 

знать основные положения теории строения атома (ядра и состояния 

электронов); формулировку периодического закона; свойства атомов и их со-

единений; 

иметь представление о закономерностях изменения свойств атомов; 

уметь описывать строение атомов элементов и объяснять периодичность 

изменения их свойств на основе строения их атомов; 

владеть навыками составления электронных и графических формул хи-

мических элементов и одноатомных ионов.  

Теоретическая часть: 

Атомом называется минимальная часть вещества, сохраняющая его свой-

ства. Центр атома – ядро, состоящее из протонов и нейтронов. В ядре сосредо-

точена большая часть массы атома. Ядро имеет положительный заряд, причем 

число протонов равно числу электронов, и число протонов определяется поряд-

ковым номером элемента в Периодической системе элементов Д.И. Менделеева 

(число протонов равно порядковому номеру элемента в таблице). 

Современная физика представляет атом как тяжелое ядро с окружающим 

его электронным облаком сложной структуры. Определить точное местополо-

жение электронов в любой момент времени невозможно из-за двойственности 

его свойств (корпускулярно-волновой дуализм). Согласно квантово-
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механическим представлениям состояние каждого электрона в атоме определя-

ется значениями четырех квантовых чисел n, l, ml, ms. 

Главное квантовое число n характеризует уровень энергии электрона в 

атоме и принимает целочисленные значения: 1, 2, 3, …, (n). 

Орбитальное квантовое число l характеризует энергию электрона на под-

уровне и определяет форму электронного облака (рис.1). Принимает значения: 

0, 1, 2, 3,…, (n – 1). 

Магнитное квантовое число ml характеризует ориентацию электронного 

облака в пространстве и принимает значение в зависимости от значения l: 

 –l,…, 0,…, +l,  

всего (2l+1) значений при данном значении орбитального квантового числа l. 

 

Рисунок 1. Формы атомных орбиталей 

Спиновое квантовое число ms характеризует собственный момент враще-

ния электрона и принимает значения: +
1

2
 и –

1

2
. 

Максимальное число электронов на энергетическом уровне 2n2 (n – глав-

ное квантовое число), на подуровне – 2·(2l+1), где l – орбитальное квантовое 

число. 
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Положение электрона в атоме подчиняется ряду принципов. Согласно 

принципу Паули, в атоме не может быть двух электронов, имеющих одина-

ковое значение всех четырех квантовых чисел. 

Одиночные электроны данного подуровня имеют одинаковые знаки спи-

новых квантовых чисел, т.е. такие электроны занимают наибольшее количество 

свободных атомных орбиталей (правило Хунда). 

Заполнение электронами атомных орбиталей происходит в соответствии с 

постепенным увеличением значения суммы главного и орбитального квантовых 

чисел n и l (правила Клечковского): 

 

Атомы элементов характеризуются атомным радиусом (R, нм), энергией 

ионизации (I, эВ), сродством к электрону (Е, кДж/моль), относительной элек-

троотрицательностью (ОЭО). Эти свойства периодически изменяются, что обу-

словлено закономерным повторением электронной конфигурации атомов с по-

следовательным увеличением заряда ядра. 

Одной из важнейших задач химии является изучение свойств элементов и 

выявление общих химических закономерностей их химического взаимодей-

ствия между собой. Самое крупное научное обобщение в этой области – перио-

дический закон Д.И. Менделеева, который в современной формулировке пред-

ставлен следующим образом: свойства элементов, а также формы и свойства 

их соединений находятся в периодической зависимости от величины положи-

тельного заряда ядер их атомов. 

Периодический закон является основой систематики химических элемен-

тов. Исследования показывают, что периодичность изменения свойств элемен-

тов зависит от периодически повторяющейся сходной структуры электронной 

оболочки их атомов. Химические и некоторые физические свойства зависят от 

структуры электронной оболочки, особенно от ее наружных слоев. Это объяс-
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няется тем, что периодичность присуща не только внешним слоям, но и всей 

электронной оболочке атомов.  

Под орбитальным радиусом понимают теоретически рассчитанное по-

ложение главного максимума плотности электронных облаков. С ростом заряда 

ядра орбитальные радиусы в целом уменьшаются, поэтому изменение атомных 

и ионных радиусов носит периодический характер. В периодах, по мере увели-

чения заряда ядра атомные и ионные радиусы уменьшаются. Наибольшее 

уменьшение наблюдается у элементов малых периодов. Это объясняется тем, 

что у данных элементов происходит заполнение внешнего электронного слоя. В 

больших периодах в пределах семейств d- и f-элементов наблюдается более 

плавное уменьшение радиусов. В подгруппах элементов радиусы атомов и од-

нотипных ионов увеличиваются.  

Количественной характеристикой восстановительной способности атомов 

является энергия ионизации – энергия, необходимая для отрыва электрона от 

нейтрального атома. Если эта величина отнесена к заряду электрона, она назы-

вается потенциалом ионизации (напряжение электрического поля, достаточное 

для отрыва электрона, В). Энергия сродства к электрону является количе-

ственной характеристикой окислительной способности атомов. Это энергия, 

которая выделяется при присоединении электрона к атому. Величина энергии 

сродства значительно меньше, чем величина энергии ионизации тех же атомов.  

И энергия ионизации, и энергия сродства к электрону изменяются в зави-

симости от изменения величины заряда ядра атома: с увеличением заряда в 

каждом периоде происходит увеличение энергии ионизации от щелочных ме-

таллов к инертным газам. В группах изменение энергии сложнее: в главных 

подгруппах увеличение радиуса сверху вниз более существенно, чем увеличе-

ние заряда ядер, поэтому энергия ионизации сверху вниз уменьшается. В по-

бочных подгруппах такого преобладания не наблюдается, поэтому энергия 

ионизации изменяется не столь явно. Исследования показывают, что восстано-

вительная способность атомов изменяется в широких пределах и в той или 

иной степени присуща всем атомам, тогда как окислительной способностью 
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обладают только некоторые элементы (окислительная способность отсутствует 

у элементов I, II, III и VIII групп главных подгрупп и у всех побочных). 

Электроотрицательность позволяет оценить способность атомов дан-

ного элемента оттягивать на себя электронную плотность по сравнению с дру-

гими элементами в данном соединении. Общая тенденция роста электроотрица-

тельности наблюдается в периодах слева направо. В подгруппах сверху вниз 

значение электроотрицательности уменьшается. 

Контрольные вопросы: 

1. В чем заключается идея корпускулярно-волнового дуализма, дискретности 

энергии, принципа неопределенности? 

2. Что характеризуют и какие значения принимают главное, орбитальное, маг-

нитное и спиновое квантовые числа? 

3. Укажите значения главного, орбитального и магнитного квантовых чисел 

для четвертого электрона, заполнившего 4p-, 4d-, 4f- подуровни. 

4. Как распределяются в атоме электроны одного подуровня, заполненного 

наполовину? Чему равно их суммарное спиновое число? 

5. Какова максимальная электронная емкость энергетических уровней и под-

уровней? 

6. Как определяют последовательность заполнения электронами атомных ор-

биталей? Сформулируйте принципы Паули, Хунда, Клечковского. 

7. Как отражает Периодическая система строение атомов химических элемен-

тов? 

8. Как по электронной формуле, например, 1s22s22p63s23p63d54s2 определить 

период, группу, подгруппу элемента в периодической системе? 

9. Как изменяются энергия ионизации, сродство к электрону и относительная 

электроотрицательность атомов элементов в периодах, группах и подгруп-

пах периодической системы? Каковы причины этих изменений? 
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Контрольные задания: 

1. Напишите электронные формулы атомов рубидия (№37), йода (№53), цир-

кония (№40), серебра (№47), хрома (№24), лантана (№57), самария (№62). 

Объясните последовательность заполнения энергетических уровней и под-

уровней в атомах, используя основные принципы и правила. 

2. Составьте графические формулы в основном и возбужденном состоянии для 

тех атомов из задания 1, для которых возможно возбужденное состояние. 

3. На основании графических формул, составленных в предыдущем задании, и 

положении атомов в Периодической системе химических элементов, опре-

делите высшую и низшую степень окисления. Приведите примеры соедине-

ний. 

4. Составьте формулы высших оксидов и гидроксидов для атомов натрия, 

стронция, бора, углерода, фосфора, селена. Охарактеризуйте свойства этих 

оксидов и гидроксидов. 

5. Определите значения четырех квантовых чисел для электрона на 3d-

подуровне:  

 

↑↓ ↑ ↑ ↑ ↑ 

6. Напишите электронные формулы следующих ионов: Al+3; P-3; Mn+2; S+4; Cl+5; 

O-2. 

7. Укажите число вакантных атомных орбиталей в атомах: Mn, Mg, Cl, S, Al. 

8. Укажите число неспаренных электронов в атомах: N, F, Cu, Cr, O. 
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Практическое занятие 4:  

Химическая связь и строение вещества (4 часа) 

Цель занятия: Формирование теоретических знаний и практических 

навыков о процессах и механизмах образования химической связи в простых и 

сложных веществах; формирование и закрепление представлений о простран-

ственном строении веществ. 

Требования к знаниям, которые студент должен приобрести в результате 

освоения темы: 

знать положения теории химической связи, виды и механизмы ее обра-

зования; 

иметь представление о ТВС, ТМО, теории гибридизации, кристалличе-

ских решетках; 

уметь определять виды связей и объяснять пространственное строение 

веществ; определять свойства веществ по типу химической связи; применять 

знания закономерностей на конкретных примерах; 

владеть навыками определения механизмов образования химических 

связей. 

Теоретическая часть: 

Под химической связью понимают различные виды взаимодействий, с 

помощью которых реализуется устойчивое существование двух- и многоатом-

ных соединений: молекул, ионов, кристаллических веществ, и т.п. 

Основными чертами химической связи являются: 

 Снижение общей энергии двух- или многоатомной системы по сравнению с 

суммарной энергией изолированных частиц, образующих данную систему. 

 Перераспределение электронной плотности в области химической связи по 

сравнению с простым наложением электронных плотностей несвязанных 

атомов, сближенных на расстояние связи. 
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Природа химической связи обусловлена взаимодействием положительно 

заряженного ядра с отрицательно заряженными электронами, а также электро-

нов друг с другом. 

Химическая связь может быть ионной, ковалентной (полярной и непо-

лярной), металлической. Помимо этого, между молекулами в химическом со-

единении могут возникать более слабые взаимодействия: водородная связь и 

вандерваальсовы силы (межмолекулярные взаимодействия). Самой распро-

страненной в природе является ковалентная связь. Большинство органических и 

неорганических соединений образуются благодаря образованию между атома-

ми ковалентной связи. Ковалентная связь возникает между атомами неметал-

лов. 

В результате образования ковалентной химической связи атомы могут 

приобретать электронную конфигурацию, соответствующую благородным га-

зам, которые (за исключением гелия) имеют на внешней оболочке восемь элек-

тронов – октет. Стремление к созданию такой устойчивой электронной конфи-

гурации называется правилом октета. Это правило справедливо и для ионной, 

и для ковалентной связи. Поскольку при образовании связи происходит пони-

жение общей энергии системы, можно сделать вывод о том, что часть энергии 

выделяется. Такая энергия, выделившаяся при образовании одной связи, назы-

вается энергией связи (Есв, кДж). Для многоатомных соединений с одинаковы-

ми связями энергия одной связи равна отношению энергии образования моле-

кулы к количеству связей в этой молекуле. Чем выше энергия связи, тем устой-

чивее образованная молекула. Другой важной характеристикой является длина 

связи (lсв) – расстояние между ядрами атомов, образующих молекулу. По длине 

химической связи можно косвенно судить о такой важной ее характеристике 

как прочность. Чем ближе располагаются взаимодействующие атомы, тем пол-

нее перекрываются их атомные орбитали. Следовательно, химическая связь тем 

прочнее, чем меньше ее длина. Энергия связи также зависит от степени пере-

крывания электронных оболочек и их размеров. Чем меньше длина связи, тем 

устойчивее молекула (тем больше Есв). 
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Химическая связь осуществляется в основном так называемыми валент-

ными электронами. Для s- и p-элементов это электроны внешнего уровня, для 

d-элементров – s-электроны внешнего уровня и d-электроны предвнешнего 

уровня. 

Химическая связь образуется только в том случае, если при сближении 

двух атомов полная энергия системы понижается. 

Для описания химической связи широко используются 2 подхода: теория 

валентных связей (ТВС) и теория молекулярных орбиталей (ТМО). Основате-

лями ТВС являются В. Гейтлер и Ф. Лондон (1927 г.). Распространение метода 

Гейтлера – Лондона на многоатомные молекулы привело к созданию метода 

валентных связей (МВС), который разработали в 1928–1931 гг. Л. Полинг и Д. 

Слейтер.  

Теория молекулярных орбиталей, разработанная в 30-е гг. ХХ в., базиру-

ется на работах Ф. Хунда, Р. Малликена, Д. Слейтера и Д. Леннарда-Джонсона. 

Сущность теории молекулярных орбиталей заключается в описании поведения 

одного электрона в поле двух или нескольких ядер с помощью одноэлектрон-

ной волновой функции.  

Метод валентных связей основан на двух идеях: 

1. химическая ковалентная связь возникает в результате спаривания 

электронов с противоположными спинами, принадлежащих разным атомам. 

Образующаяся связь является двухцентровой;  

2. при образовании молекулы электронная структура составляющих ее 

атомов, в основном, сохраняется, а все химические связи в молекуле могут 

быть представлены набором фиксированных (локализованных) двухцентровых 

двухэлектронных связей. Такая связь в схемах изображается короткой линией. 

В целом же электронная структура молекулы выглядит как набор различных 

валентных схем (второе название метода – метод локализованных пар). 

Если ковалентная связь образована одной общей электронной парой, то 

такая связь называется одинарной. Если между атомами возникает две или три 
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общих электронных пары, то такие ковалентные связи называются двойными 

или тройными. Общее их название – кратные связи. 

 

Электроны внешней оболочки, участвующие в образовании химической 

связи, могут изображаться точками (формула Льюиса), а связи – черточками. 

Для простых веществ можно изображать химическую связь с помощью 

квантовых ячеек: 

 

Схема показывает, что молекулярный энергетический уровень ниже ис-

ходных атомных уровней, следовательно, молекулярное состояние более 

устойчиво. 

Существует два механизма образования ковалентной связи: обменный и 

донорно-акцепторный. При реализации обменного механизма общая электрон-

ная пара образуется за счет неспаренных электронов атомов, находящихся в не-

возбужденном состоянии. Пример образования такой пары электронов для мо-

лекулы водорода приведен выше. В возбужденном состоянии атомы также мо-
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гут образовывать ковалентные связи. Например, атом углерода в основном со-

стоянии имеет следующее электронное строение: 1s22s22p2. При переходе в воз-

бужденное состояние (C*) 2s2-электроны распариваются, и один 2s-электрон 

переходит на 3р-подуровень (2s12p3). Такой переход можно представить схе-

мой: 

 

Следовательно, становится возможным образование 4-х ковалентных хи-

мических связей, причем выделенная при образовании ковалентной химиче-

ской связи энергия больше энергии, затраченной на возбуждение атома. Это и 

делает возможным подобный переход электронов с одной оболочки на другую. 

Если для перевода атома в возбужденное состояние необходимо больше 

энергии, чем высвободится при образовании связи, то переход атома в возбуж-

денное состояние не реализуется, поскольку он энергетически не выгоден. 

Ковалентная химическая связь может возникать не только за счет обоб-

ществления электронов двух различных атомов, но и по донорно-

акцепторному механизму. В этом случае атом/ион, обладающий избытком 

электронной плотности в виде неподеленной электронной пары, выступает в 

качестве донора, а атом/ион, имеющий свободную орбиталь – в роли акцептора.  

Рассмотрим образование ковалентной связи по донорно-акцепторному 

механизму на примере молекулярного иона аммония NH4
+. Ион аммония обра-

зуется при взаимодействии молекулы аммиака и иона водорода H+. Молекула 

аммиака NH3 образована по обменному механизму и имеет неподеленную элек-

тронную пару у атома азота. Ион водорода выступает в роли акцептора, предо-

ставляя для образования связи свободную орбиталь. 

NH3  +  H+  → NH4
+ 
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Ковалентной химической связи присущи такие свойства как насыщае-

мость и направленность. Атомные орбитали пространственно ориентирова-

ны, следовательно, перекрывание электронных облаков происходит по опреде-

ленным направлениям. Это и обуславливает направленность ковалентной связи. 

Количественно направленность выражается в виде валентных углов между 

направлениями химической связи в молекулах и твердых телах. В зависимости 

от способа перекрывания и симметрии образующегося облака различают сигма- 

(–), пи- (–) и дельта- (–) связи. Сигма-связь (рис. 2) образуется при перекры-

вании электронных облаков вдоль линии соединения атомов, причем макси-

мальное перекрывание облаков происходит вдоль линии, соединяющей центры 

атомов. При перекрывании электронных облаков по обе стороны от линии со-

единения атомов образуется пи-связь. Дельта-связь возникает при перекрыва-

нии d-электронных облаков всеми четырьмя лепестками одновременно. 

 

Рисунок 2. Образование  – связи 

Пространственную конфигурацию молекул определяет пространственное 

расположение сигма-связей. Различия в пространственной конфигурации моле-

кул объясняются рядом теорий, одной из которых является теория гибридиза-

ции. 



 35 

Как физический процесс гибридизация не существует, но представляет 

удобную модель наглядного описания молекул. Гибридная орбиталь возникает 

за счет комбинации нескольких атомных орбиталей s и р. Она больше вытянута 

по одну сторону ядра, чем по другую, т.е. электронная плотность сконцентри-

рована в ней по одну сторону в большей степени. Поэтому химическая связь, 

образованная с участием электрона гибридной орбитали должна быть более 

прочной. Характер гибридизации валентных орбиталей центрального атома и 

их пространственное расположение определяют пространственную конфигура-

цию молекулы (рис. 3). Насыщаемость ковалентной связи вызывается ограни-

чением числа электронов, находящихся на внешних оболочках, которые могут 

участвовать в образовании ковалентной связи. 

 

Рисунок 3. Процессы гибридизации 

В двухатомных молекулах простых веществ (H2, F2, Cl2, O2, N2 и т.д.) 

электронные пары, образующие ковалентные связи, в равной степени принад-

лежат обоим атомам, то есть общая электронная пара (пары) равномерно рас-

пределяется между ними. Следовательно, можно сказать, что общая электрон-
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ная пара равноудалена от атомных ядер. Такая связь называется ковалентной 

неполярной связью.  

Если ковалентная связь образована различными атомами (HF, H2O, HCl, 

H2S), то один из атомов притягивает общую электронную пару сильнее, смещая 

ее в свою сторону. Симметрия распределения зарядов нарушается, и связь ста-

новится полярной. Критерием способности атома притягивать электрон может 

служить электроотрицательность. Чем выше ЭО у одного из образующих связь 

атомов, тем более вероятно смещение электронной пары в сторону ядра данно-

го атома. Разность ЭО атомов характеризует полярность связи. Мерой полярно-

сти связи является ее дипольный момент (μ), равный произведению эффектив-

ного заряда (q) на длину связи (lсв): 

μq ∙ lсв 

С увеличением разности электроотрицательностей атомов, образующих 

молекулу, дипольный момент возрастает. Если эффективный заряд стремится к 

1, то связь можно считать ионной. Но даже для ионной связи q < 1, поэтому 

любая ионная связь имеет долю ковалентности. В большинстве случаев хими-

ческая связь сочетает свойства ковалентной и ионной связи, поэтому ее можно 

считать ковалентной химической связью с долей ионной связи, которая харак-

теризуется эффективным зарядом, возрастающим с увеличением разности ЭО.  

Помимо начального распределения электронной плотности для определе-

ния реакционной способности молекулы необходимо учитывать и ее способ-

ность становиться полярной под действием внешнего электрического поля, т.е. 

поляризуемость. Под действием внешнего поля или при действии на молекулу 

других молекул может произойти полный разрыв связи. При этом общая элек-

тронная пара (пары) перейдет к одному из атомов, и образуются два иона: по-

ложительный и отрицательный. Такой разрыв связи называется гетеролитиче-

ским. Он отличается от разрушения связи, происходящего при распаде молеку-

лы на атом и радикал (гомолитический разрыв).  

Помимо большого количества достоинств, метод ВС обладает и рядом 

недостатков, например, не может объяснить природу образующихся связей или 
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свойства молекул. Многие недостатки МВС были учтены в методе молекуляр-

ных орбиталей (ММО).  

При использовании метода молекулярных орбиталей считается, в отличие 

от метода валентных связей, что каждый электрон находится в поле всех ядер. 

При этом связь не обязательно образована парой электронов. 

В методе молекулярных орбиталей для описания распределения элек-

тронной плотности в молекуле используется представление о молекулярной 

орбитали (подобно атомной орбитали для атома). Молекулярные орбитали – 

волновые функции электрона в молекуле или другой многоатомной химической 

частице. Каждая молекулярная орбиталь (МО), как и атомная орбиталь (АО), 

может быть занята одним или двумя электронами. Состояние электрона в обла-

сти связывания описывает связывающая молекулярная орбиталь, в области раз-

рыхления – разрыхляющая молекулярная орбиталь. Распределение электронов 

по молекулярным орбиталям происходит по тем же правилам, что и распреде-

ление электронов по атомным орбиталям в изолированном атоме. Молекуляр-

ные орбитали образуются при определенных комбинациях атомных орбиталей. 

Их число, энергию и форму можно вывести исходя из числа, энергии и формы 

орбителей атомов, составляющих молекулу. 

Метод молекулярных орбиталей базируется на следующих принципах: 

1. электроны в молекуле распределяются по молекулярным орбиталям, 

которые характеризуются (как и атомные орбитали) энергией и фор-

мой; 

2. молекулярные орбитали охватывают всю молекулу, т.е. являются мно-

гоцентровыми;  

3. молекула рассматривается как единая система; 

4. число молекулярных орбиталей равно общему числу атомных орбита-

лей, из которых комбинируются молекулярные орбитали; 

5. энергия молекулярной орбитали может быть ниже или выше энергии 

атомных орбиталей, из которых они образуются, но средняя энергия 
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молекулярных орбиталей, полученных из набора атомных орбиталей, 

приблизительно совпадает с энергией атомных орбиталей АО. 

6. электроны заполняют молекулярные орбитали в порядке возрастания 

энергии, при этом соблюдается принцип Паули и правило Хунда. 

7. атомные орбитали наиболее эффективно комбинируются в том случае, 

когда сопоставимы их энергии и симметрия. 

8. Прочность связи пропорциональна степени перекрывания атомных ор-

биталей. 

В отличие от ковалентных, соединения с ионным типом химической свя-

зи менее распространены. Ионная связь возникает между элементами, сильно 

различающимися по электроотрицательности, например, между типичными ме-

таллами и типичными неметаллами. Вследствие значительной электроотрица-

тельности атомов неметаллов, электронная плотность в пределе полностью 

смещается к более электроотрицательному атому, так что силы, действующие 

на частицы, можно считать чисто электростатическими: 

Na – 1ē = Na+ 

Cl + 1ē = Cl– 

Ионная связь – это химическая связь, образованная за счет электростати-

ческого притяжения между катионами и анионами. Поэтому для соединений 

данного типа характерны ионные кристаллы, в которых катионы и анионы рас-

полагаются упорядоченно в узлах кристаллической решетки.  

В отличие от ковалентной связи, ионная связь не обладает направленно-

стью и насыщенностью. Ненаправленность ионной связи объясняется тем, что 

электрическое поле, создаваемое ионом, распространяется равномерно по всем 

направлениям. Причина ненасыщенности ионной связи в том, что электриче-

ское поле данного иона действует на все ионы противоположного знака. Вслед-

ствие ненасыщенности и ненаправленности ионные соединения образуют не 

молекулы, а ионные кристаллы. Количество ионов противоположного знака, 

которые окружают данный ион в кристаллической решетке, называется коор-

динационным числом. 
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Контрольные вопросы: 

1. Как определяется и какими свойствами обладает химическая связь? 

2. Какие свойства присущи ковалентной связи? 

3. Каковы основные идеи метода валентных связей? 

4. Как происходит образование химической связи по обменному механизму?  

5. Как происходит образование химической связи по донорно-акцепторному 

механизму? 

6. Как происходит процесс гибридизации? Ответ проиллюстрируйте соответ-

ствующими схемами. 

7. Каковы основные идеи метода валентных связей? В чем их отличие от мето-

да валентных связей. 

8. Как происходит распределение электронов по орбиталям в ММО? 

9. Охарактеризуйте свойства веществ с различными типами химической связи. 

10. Каким образом строение молекул (тип химической связи) влияет на свойства 

веществ, образованных этими молекулами? Приведите примеры. 

Контрольные задания: 

1. Составьте схемы, объясняющие образование химических связей в молеку-

лах:  

 хлороводорода,  

 сероводорода,  

 воды, оксида алюминия,  

 гидроксида кальция,  

 кислорода.  

Определите тип химической связи. 

2. Составьте схемы гибридизации, отражающие процессы образования следу-

ющих молекул:  

 хлорид магния,  

 гидрид бора,  

 хлорид углерода,  
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 аммиак. 

3. Объясните образование молекулы F2 и молекулярного иона F2
+с позиций ме-

тода молекулярных орбиталей: 

 составьте диаграмму заданной молекулы и молекулярного иона с помо-

щью ММО; 

 определите порядок связи (П.С.) и магнитные свойства; 

 запишите электронные формулы;  

 сделайте вывод о возможности существования молекулы и молекулярно-

го иона. Ответ поясните. 

4. Сравните устойчивость рассматриваемых в заданиях 3 соединений. Ответ 

поясните 

5. Объясните образование молекулы НF с позиций метода молекулярных орби-

талей, используя план из задания 3. 
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Практическое занятие 5:  

Кинетика и химическое равновесие (6 часов) 

Цель занятия: Формирование теоретических представлений о кинетике 

химических реакций. Изучение и активное использование фундаментальных 

законов и основных понятий химической кинетики для понимания способов и 

возможностей управления процессами, используемыми в современной про-

мышленности. Формирование и закрепление навыков определения кинетиче-

ских параметров химических реакций. 

Требования к знаниям, которые студент должен приобрести в результате 

освоения темы: 

знать основные положения теории кинетики и катализа; свойства ката-

лизаторов; влияние различных факторов на скорость химической реакции, за-

кон действующих масс, правило Вант-Гоффа; состояние равновесия и условия 

его смещения; принцип Ле Шателье; 

иметь представление  о химических, экзо-, эндотермических процессах, 

химической кинетике, энергии активации, катализе, автокатализе, химическом 

равновесии; 

уметь производить расчеты кинетических параметров химических реак-

ций; составлять уравнения и предсказывать направление смещения равновесия 

при изменении внешних условий, рассчитывать значение константы равновесия 

и концентрации веществ, участвующих в равновесии; применять знания зако-

номерностей на конкретных примерах; 

владеть навыками использования количественных соотношений неорга-

нической и физической химии для решения профессиональных задач 

Теоретическая часть: 

Химическая кинетика изучает химическое превращение веществ как 

процесс, протекающий во времени, и закономерности, определяющие меха-

низм, направление и скорость этого процесса. Таким образом, предметом ис-

следования химической кинетики являются химические реакции. Поскольку 
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химические реакции протекают с различными скоростями, именно со скоро-

стью химических реакций связаны представления о превращении веществ, а 

также экономическая эффективность их получения в промышленных масшта-

бах. При производстве того или иного химического соединения от скорости ре-

акции зависят размеры и производительность аппаратуры, количество выраба-

тываемого продукта, энергозатраты.  

К основным задачам химической кинетики относятся: изучение законо-

мерностей протекания химических реакций во времени; установление эмпири-

ческих закономерностей между скоростью химической реакции и условиями ее 

проведения; определение факторов, влияющих на скорость химической реак-

ции.  

Под химической реакцией понимают превращение исходных веществ в 

другие вещества, в процессе которого изменяется их химическое строение. Ве-

щества, вступающие в реакцию, называют реагентами (исходными вещества-

ми), а вещества, образующиеся в результате реакции – продуктами. Реагенты 

взаимодействуют друг с другом в определенных соотношениях. Уравнение, 

устанавливающее количественные соотношения между реагентами и продукта-

ми, называют стехиометрическим уравнением химической реакции: 

nAA + nBB = nCC + nDD 

где nA, nB, nC, nD – стехиометрические коэффициенты. 

При рассмотрении вопроса о скорости реакции необходимо различать ре-

акции, протекающие в гомогенной системе (гомогенные реакции) и реакции, 

протекающие в гетерогенной системе (гетерогенные реакции).  

Системой в химии принято называть рассматриваемое вещество или со-

вокупность веществ. При этом системе противостоит внешняя среда – веще-

ство, окружающее систему. Обычно система физически ограничена от среды. 

Система может быть гомо- или гетерогенной. Гомогенной называется система, 

состоящая из одной фазы, гетерогенной – система, состоящая из нескольких 

фаз. Фазой называется часть системы, отделенная от других частей поверхно-

стью раздела, при переходе через которую свойства изменяются скачкообразно. 
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В химической кинетике система может быть замкнутой, либо открытой. В 

замкнутой системе протекает химическая реакция, отсутствует обмен реаген-

тами и продуктами с окружающей средой, но сохраняется теплообмен. От-

крытая система предполагает проведение химического процесса в условиях 

материального обмена с внешней средой. 

Скорость реакции определяется изменением молярной концентрации од-

ного из реагирующих веществ во времени:  

𝓋 = ±
𝐶2 − 𝐶1

𝜏2 − 𝜏1
= ±

Δ𝐶

Δ𝜏
 

где С1 и С2 – молярные концентрации веществ в моменты времени τ1 и τ2, 

соответственно (знак (+) ставится в том случае, когда скорость определяется по 

продукту реакции, знак (–) – по исходному веществу).  

В ходе химических реакций происходит столкновение молекул реагиру-

ющих веществ, поэтому скорость реакции определяется количеством столкно-

вений и вероятностью того, что они приведут к превращению. Число столкно-

вений определяется концентрациями реагирующих веществ, а вероятность ре-

акции – энергией взаимодействующих молекул. К важнейшим факторам, опре-

деляющим скорость реакции, относятся следующие параметры: концентрация, 

температура, природа реагирующих веществ, катализаторы.  

Влияние концентрации реагирующих веществ на скорость химической 

реакции определяется на основании экспериментально установленного основ-

ного закона химической кинетики, сформулированного норвежскими учеными 

К. Гульдбергом и П. Вааге в 1867 г. Этот закон называют законом действия 

масс: скорость гомогенной химической реакции пропорциональна произведению 

концентраций реагирующих веществ, возведенных в степень их стехиометри-

ческих коэффициентов.  

Для условной реакции: 

nAA + nBB = nCC + nDD 

закон действия масс будет выглядеть следующим образом: 

𝓋 = 𝑘 ∙ 𝐶𝐴
𝑛𝐴 ∙ 𝐶𝐵

𝑛𝐵 
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где k – константа скорости реакции;  

      СA
nA, СB

nB – концентрации реагирующих веществ А и В с учетом сте-

хиометрических коэффициентов (nA и nB). 

Константа скорости реакции зависит от природы реагирующих веществ, 

температуры и катализатора, но не зависит от значения концентраций реаген-

тов. Физический смысл константы скорости заключается в том, что она равна 

скорости реакции при единичных концентрациях реагирующих веществ. Урав-

нение, связывающее скорость химической реакции с концентрацией является 

кинетическим уравнением данной реакции. 

Для большинства химических реакций характерно увеличение их скоро-

сти с ростом температуры. Это обусловлено тем, что температура есть мера ки-

нетической энергии теплового движения молекул, и, следовательно, увеличе-

ния частоты столкновений между молекулами. Зависимость скорости реакции 

от температуры принято характеризовать температурным коэффициентом 

скорости реакции (γ) – числом, показывающим во сколько раз возрастет ско-

рость реакции при повышении температуры на 10 0С. Такая зависимость назы-

вается правилом Вант-Гоффа и математически выглядит следующим образом: 

𝓋𝑡2
= 𝓋𝑡1

∙ 𝛾(𝑡2−𝑡1)/10 

где      и       – скорости реакции при температурах t2 и t1, соответственно. 

Правило Вант-Гоффа применимо только в узком интервале температур и 

используется для ориентировочных расчетов влияния температуры на скорость 

реакции.  

Более точно характеризует влияние температуры на скорость реакции 

уравнение Аррениуса: 

𝑘 = 𝐴 ∙ 𝑒𝐸𝑎/𝑅𝑇 

где A – постоянная, зависящая от природы реагирующих веществ (пред-

экспонента);  

      R – универсальная газовая постоянная [R = 8,314 Дж/(моль · К)]; 
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      Ea – энергия активации, т.е. энергия, которой должны обладать стал-

кивающиеся молекулы, чтобы столкновение привело к химическому превраще-

нию. 

Таким образом, появляется еще один параметр, влияющий на скорость 

химической реакции – энергия активации (Ea, кДж/моль) Превращение ис-

ходных веществ в продукты реакции, как правило, связано с преодолением по-

тенциального барьера, называемого энергией активации химической реакции. 

Наличие этого барьера обусловлено тем, что каждая частица является энергети-

чески устойчивым образованием. Перестройка частиц в ходе реакции требует 

разрыва / ослабления отдельных химических связей, для чего необходимы за-

траты энергии. В химических превращениях участвуют только частицы, энер-

гия которых больше энергии активации для данной реакции. Такие частицы 

называются активными. Активация молекул происходит только за счет тепло-

вой энергии. Энергия активации определяется опытным путем. Для различных 

реакций она различна. Величина Ea – фактор, посредством которого определя-

ется воздействие природы реагирующих веществ на скорость химической реак-

ции. 

Если энергия активации мала (Ea < 40 кДж/моль), это означает, что зна-

чительная часть столкновений приведет к образованию новых веществ. Ско-

рость такой реакции велика (например, ионные реакции в растворах). Если 

энергия активации велика (Ea > 120 кДж/моль), то, в конечном итоге, скорость 

реакции небольшая (например, синтез аммиака при обычных температурах). 

Селективное ускорение химической реакции веществом-катализатором 

называется катализом. Вещества, которые участвуют в реакциях и увеличива-

ют ее скорость, оставаясь к концу реакции неизменными, называются катали-

заторами. Механизм действия катализаторов связан с уменьшением энергии 

активации реакции за счет образования промежуточных соединений. При гомо-

генном катализе реагенты и катализатор составляют одну фазу (находятся в 

одном агрегатном состоянии), при гетерогенном катализе – разные фазы 

(находятся в различных агрегатных состояниях). В гомогенном катализе выде-
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ляют следующие виды: кислотно-основной, окислительно-восстановительный, 

координационный, гомогенный газофазный и ферментативный. 

Резко замедлить протекание нежелательных химических процессов в ряде 

случаев можно, добавляя в реакционную среду ингибиторы – вещества, сни-

жающие/уничтожающие активность катализатора. 

По глубине протекания все химические реакции можно разделить на две 

группы: обратимые и необратимые. Необратимые реакции протекают до кон-

ца, то есть до полного расходования одного из исходных веществ. К ним отно-

сятся реакции, в результате которых в качестве одного из продуктов образуется 

осадок, газ, малодиссоциирующее вещество или выделяется большое количе-

ство теплоты. 

В ходе обратимых реакций ни одно из реагирующих веществ полностью 

не расходуется. Это связано с тем, что протекание процесса может происходить 

как в прямом, так и в обратном направлении, тогда как необратимая реакция 

протекает только в прямом направлении. В уравнениях обратимых реакций 

вместо знака «=» обычно ставят знак «⇄», обозначая таким образом, что реак-

ция протекает как в прямом, так и в обратном направлении. 

Скорость гомогенной химической реакции, подчиняющейся закону дей-

ствия масс, по мере ее протекания будет уменьшаться. Это обусловлено 

уменьшением концентрации исходных веществ. Но по мере протекания реак-

ции увеличивается концентрация продуктов, и будет возрастать скорость об-

ратной реакции. В конечном итоге наступит состояние, при котором скорости 

прямой и обратной реакции будут равны. Такое состояние называется химиче-

ским равновесием, а концентрации компонентов реакционной смеси – равно-

весными концентрациями (записываются в квадратных скобках). Химическое 

равновесие носит динамический характер. 

Количественной характеристикой химического равновесия служит вели-

чина, называемая константой химического равновесия. Эта величина пред-

ставляет собой это отношение равновесных концентраций. 
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В общем случае обратимой реакции: 

nAA + nBB + nDD + ...  ⇄  nRR + nSS + nFF + ... 

выражение для константы равновесия будет иметь вид (квадратными скобками 

обозначаются равновесные концентрации веществ): 

𝐾 =
[𝑅]𝑛𝑅 ∙ [𝑆]𝑛𝑆 ∙ [𝐹]𝑛𝐹 ∙ ⋯

[𝐴]𝑛𝐴 ∙ [𝐵]𝑛𝐵 ∙ [𝐷]𝑛𝐷 ∙ ⋯
 

При постоянной температуре константа обратимой реакции – постоянная 

величина, показывающая соотношение между концентрациями продуктов ре-

акции и исходных веществ, которые устанавливаются при равновесии. Кон-

станта равновесия зависит от природы реагирующих веществ и от температуры, 

но не зависит от присутствия катализатора. Это объясняется тем, что катализа-

тор в равной мере влияет на скорость как прямой, так и обратной реакции. 

Система будет находиться в состоянии равновесия до тех пор, пока со-

храняются внешние условия. Как только мы нарушим хотя бы один из внешних 

параметров – система выйдет из равновесия, и будет протекать химическая ре-

акция, то есть скорости прямого и обратного процесса будут отличны друг от 

друга. В результате протекания этой реакции система, в конечном итоге, придет 

в состояние нового равновесия, параметры которого будут отличаться от 

предыдущего состояния. 

Наибольшее влияние на смещение равновесия в гомогенной химической 

реакции оказывают изменения концентрации, давления и температуры. Воздей-

ствие указанных параметров на смещение равновесия определяется принципом 

Ле Шателье: если на систему, находящуюся в равновесии, оказать воздей-

ствие, в системе начнется процесс, направленный на уменьшение данного воз-

действия. 

Практическая часть (примеры решения задач): 

Рассмотрим все факторы, влияющие на скорость реакции и смещение хи-

мического равновесия на примере обратимой гомогенной газофазной реакции 

образования аммиака из простых веществ, уравнение которой имеет вид: 
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N2 + 3H2 ⇄ 2NH3,   ΔH = – 92,4 кДж 

Задача 1: Как изменится скорость реакции при увеличении концентрации 

азота в 2 раза? при увеличении концентрации водорода в 3 раза?  

Решение: Влияние изменения концентрации на скорость реакции опреде-

ляется с использованием закона действия масс. 

Кинетическое уравнение реакции образования аммиака имеет вид: 

υ = k · СN2 · СH2
3, 

Увеличим концентрацию азота в 2 раза и проведем все возможные мате-

матические преобразования в кинетическом уравнении: 

υ׳ = k · (2 · СN2) · СH2
3=  k · 2· СN2  · СH2

3=  2υ, 

Таким образом, при увеличении концентрации азота в 2 раза скорость ре-

акции увеличилась в 2 раза. 

Увеличим концентрацию водорода в 3 раза и проведем все возможные 

математические преобразования: 

υ׳׳ = k · СN2 · (3 · СH2)3=  k · СN2 · 33 · СH2
3=  k · СN2 · 27 · СH2

3= 27υ, 

Таким образом, при увеличении концентрации водорода в 3 раза скорость 

реакции увеличилась в 27 раз. 

Разница в изменении скорости реакции при изменении концентрации 

компонентов системы обусловлена различиями в стехиометрических коэффи-

циентах. 

 

Задача 2: Как изменится скорость реакции при увеличении давления в 

системе в 2 раза?  

Решение: Если, не изменяя температуры, мы увеличим давление таким 

образом, чтобы объем системы уменьшится в два раза, то в первый момент 

времени парциальные давления и концентрации всех газообразных компонен-

тов системы увеличатся вдвое. 

Используя закон действия масс, определим аналогично задаче 1, как из-

менится скорость реакции. 



 49 

Скорость реакции до воздействия: 

υ = k · СN2 · СH2
3, 

Скорость реакции после сжатия (увеличение давления): 

υ׳ = k · (2 · СN2) · (2 · СH2)3=  k · 2 · СN2 · 23 · СH2
3= 16 · k · СN2 · СH2

3= 16υ, 

(2 · 23 = 24 = 16) 

Таким образом, при увеличении давления в 2 раза скорость реакции уве-

личится в 16 раз. 

 

Задача 3: При температуре 80 оС гомогенная химическая реакция проте-

кала со скоростью 0,5 моль/(л∙ч). Как изменится скорость реакции при повыше-

нии температуры до 120 оС, если температурный коэффициент скорости реак-

ции равен 2?  

Решение: Для определения скорости реакции при повышении температу-

ры воспользуемся правилом Вант-Гоффа и подставим заданные значения тем-

пературного коэффициента и температур: 

𝓋𝑡2
= 𝓋𝑡1

∙ 𝛾(𝑡2−𝑡1)/10 

υ2 = 0,5  · 2
(120-80)/10 = 8 моль/(л·ч) 

Поскольку известны скорости реакции при обеих заданных температурах, 

найдем их отношение: 

υ2 / υ1= 8 : 0,5 = 16 раз 

 

Задача 4: Куда сместится равновесие в рассматриваемой системе при из-

менении следующих параметров: 

a. повышении температуры; 

b. увеличении концентрации азота; 

c. уменьшении давления   

Решение:  

a. Повышение температуры приводит к смещению равновесия в сторону эндо-

термической реакции, понижение температуры – к смещению равновесия в 

сторону экзотермической реакции. 
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Реакция, протекающая с выделением тепла называется экзотермической, 

с поглощением тепла – эндотермической.  

В нашем случае прямая реакция является экзотермической, следователь-

но, обратная ей реакция в силу закона сохранения энергии будет эндотермиче-

ской. Поэтому повышение температуры приведет к смещению равновесия в 

сторону обратной реакции (равновесие сместится влево).  

b. Увеличение концентрации реагирующих веществ приводит к смещению 

равновесия в сторону расхода веществ, концентрацию которых мы увеличи-

ли. Уменьшение концентрации приводит к смещению равновесия в сторону 

накопления веществ, концентрацию которых уменьшили. 

Азот в данной реакции является исходным веществом и расходуется в 

ходе прямой реакции. Скорость прямой реакции при этом увеличится во 

столько раз, во сколько мы увеличим концентрацию азота (см. задачу 1). По-

этому равновесие сместится в сторону прямой реакции (равновесие сместит-

ся вправо) 

c. Увеличение давления путем сжатия системы приводит к смещению равнове-

сия в сторону уменьшения количества газообразных веществ. Если давление 

уменьшить, равновесие сместиться в сторону, где количество моль газооб-

разных веществ больше. 

В рассматриваемой реакции количество исходных веществ составляет 

4 моль (1 моль азота + 3 моль водорода), а количество продуктов реакции – 

2 моль (аммиак). Следовательно, при уменьшении давления равновесие сме-

стится в сторону бóльшего числа моль, то есть – в сторону обратной реак-

ции. 

 

Задача 5: Рассчитайте константу равновесия для базовой реакции образо-

вания аммиака, если известно, что исходные концентрации для азота и водоро-

да были 3 моль/л и 6 моль/л, соответственно, а к моменту наступления равнове-

сия в системе прореагировало 50 % азота.  
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Решение: Для обратимой реакции взаимодействия азота с водородом, 

протекающей в газовой фазе, выражение константы равновесия будет иметь 

вид: 

𝐾 =
[𝑁𝐻3]2

[𝑁2] ∙ [𝐻2]3
 

Для расчета указанной величины необходимо рассчитать равновесные 

концентрации всех компонентов системы. 

Для того чтобы упростить расчеты, составим следующую таблицу, кото-

рую будем заполнять по мере поступления данных, полученных в результате 

анализа и расчетов. 

В начальные вариант таблицы внесем данные, представленные в условии 

задачи.  

Поскольку исходная концентрация аммиака не задана, считаем ее в нача-

ле реакции равной нулю.  

Вещество Исходная  

концентрация 

Сисх., моль/л 

Изменение  

концентрации в ходе  

реакции, ΔС, моль/л 

Равновесная  

концентрация 

Сравн., моль/л 

Азот (N2) 3   

Водород (H2) 6   

Аммиак (NH3)    

Так как по условию задачи к моменту наступления равновесия прореаги-

ровало 50 % азота, равновесная концентрация азота будет 

[N2] = 0,5 · 3 = 1,5 моль/л 

а изменение концентрации азота в ходе реакции составит 

ΔС(N2) = 3 – 1,5 = 1,5 моль/л 

Полученные данные вносим в таблицу. Знак «–» в графе изменения кон-

центрации показывает, что вещество расходуется в ходе реакции, знак «+» – 

что вещество образуется. 
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Вещество Исходная  

концентрация 

Сисх., моль/л 

Изменение  

концентрации в ходе  

реакции ΔС, моль/л 

Равновесная  

концентрация 

Сравн., моль/л 

Азот (N2) 3 – 1,5 1,5 

Водород (H2) 6   

Аммиак (NH3) 0   

Теперь мы можем рассчитать равновесные концентрации водорода и ам-

миака. 

Согласно уравнению реакции количество вещества водорода, вступающе-

го в реакцию с азотом в 3 раза больше, чем количество вещества азота. Кроме 

того, количество образующегося аммиака вдвое больше, чем количество проре-

агировавшего азота. Поэтому с учетом того, что в ходе реакции было израсхо-

довано 1,5 моль/л азота: 

ΔС(H2) = 3 · 1,5 = 4,5 моль/л 

ΔС(NH3) = 2 · 1,5 = 3,0 моль/л 

Вещество Исходная  

концентрация 

Сисх., моль/л 

Изменение  

концентрации в ходе  

реакции ΔС 

Равновесная  

концентрация 

Сравн., моль/л 

Азот (N2) 3,0 – 1,5 1,5 

Водород (H2) 6,0 – 4,5 1,5 

Аммиак (NH3) 0 + 3,0 3,0 

Рассчитаем константу равновесия системы на основании полученных 

данных: 

𝐾 =
[𝑁𝐻3]2

[𝑁2] ∙ [𝐻2]3
=

32

1,5 ∙ 1,53
= 1,78 

Решать подобные задачи можно, и не используя метод составления таб-

лиц. В этом случае достаточно будет навыков анализа уравнения химической 

реакции.  

 

Задача 6: Рассчитать константу равновесия и исходные концентрации ре-

агентов для реакции взаимодействия йода и водорода (реакция гомогенная га-

зофазная), если известно, что к моменту наступления равновесия в системе  
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H2 + I2 ⇄ 2HI 

равновесные концентрации были: 

[H2] = 0,5 моль/л; 

[I2] =0,1 моль/л; 

[HI] = 1,8 моль/л.  

Решение: Поскольку известны равновесные концентрации веществ, рас-

считаем константу равновесия: 

𝐾 =
[𝐻𝐼]2

[𝐼2] ∙ [𝐻2]
=

1,82

0,1 ∙ 0,5
= 64,8 

Для определения исходных концентраций проанализируем уравнение ре-

акции.  

В соответствии с приведенным уравнением для образования 2 моль HI 

требуется по 1 моль I2 и H2.  

Поскольку исходная концентрация йодоводорода не задана, считаем ее в 

начале реакции равной нулю. Следовательно, в ходе реакции образовалось 

1,8 моль HI.  

В соответствии с уравнением реакции для образования такого количества 

йодоводорода требуется, чтобы в реакцию вступило в 2 раза меньше водорода и 

в 2 раза меньше йода. Поэтому в ходе реакции было потрачено по 0,9 моль/л I2 

и H2 (½ от 1,8). 

Найдем начальные концентрации реагентов: 

Сисх.(I2) = Спрореаг.(I2) + [I2] = 0,9 + 0,1 = 1,0 моль/л 

Сисх.(Н2) = Спрореаг.(Н2) + [Н2] = 0,9 + 0,5 = 1,4 моль/л 

Контрольные вопросы: 

1. Что изучает химическая кинетика? 

2. Для чего требуется знание кинетических параметров? 

3. Какой процесс называется химической реакцией? 

4. В чем заключается различие между гомо- и гетерогенной системой? 

5. Как определяется скорость химической реакции? 
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6. Какие факторы влияют на скорость химической реакции? 

7. Сформулируйте закон действия масс. 

8. Объясните физический смысл константы скорости химической реакции. От 

каких факторов зависит этот параметр? 

9. Сформулируйте правило Вант-Гоффа. 

10. Какие частицы называются активными? 

11. Что определяет энергия активации? 

12. Охарактеризуйте процесс катализа. 

13. Приведите примеры обратимых и необратимых реакций. 

14. Какое состояние системы называется химическим равновесием? 

15. От чего зависит константа химического равновесия? 

16. Сформулируйте принцип Ле Шателье в общем виде и применительно к из-

менению отдельных параметров. 

17. Какие параметры влияют на смешение химического равновесия? Приведите 

примеры. 

Контрольные задания: 

1. Температурный коэффициент реакции равен 2,5. Вычислите, как изменится 

скорость реакции при повышении температуры на 40 0С.  

2. Скорость реакции уменьшается в 6,25 раз при понижении температуры на 

20 0С. Найдите температурный коэффициент реакции. 

3. Для каких процессов уменьшение объема приведет к смещению равновесия 

вправо? 

1) 2H2(г) + O2(г) ⇄ 2H2O(г) + Q 

2) CaCO3(т)  ⇄ CaO(т) + CO2(г) – Q 

3) 3H2(г) + N2(г) ⇄ 2NH3(г) + Q 

4) H2(г) + I2(г) ⇄ 2HI(г) – Q 

5) 2SO2(г) + O2(г) ⇄ 2SO3(г) + Q 
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4. Для каких из процессов, приведенных в задании 3, уменьшение температуры 

приведет к смещению равновесия вправо? 

5. Для какой реакции увеличение концентрации вещества А в 2 раза приведет к 

увеличению скорости реакции в 4 раза? Ответ поясните 

1) А2 (г) + В2 (г) = 2АВ (г) 

2) А2 (г) + В (к) = ВА2 (к) 

3) 2 А2 (г) = В (г) 

4) 2 А2 (к) = В (г) + С (г) 

6. Рассчитайте, как изменится скорость реакции 2А2(г) + В2(г) = 2А2В (г) при 

уменьшении концентрации вещества А в 2 раза? 

7. В системе А(г) + 2В2(г) = С(г) установились равновесные концентрации: 

[А] = 0,06 моль/л; [В2] = 0,12 моль/л; [С] = 0,216 моль/л. Определите, какими 

были начальные концентрации веществ в системе и рассчитайте константу 

равновесия реакции.  

8. В системе 3А(г) + В(г) = 2С(г) + D(г) через некоторое время после начала ре-

акции установились концентрации: СА = 0,03 моль/л; СВ = 0,01 моль/л; СС = 

0,008 моль/л. Определить, какова концентрация вещества D и какими были 

начальные концентрации веществ А и В в системе.  

9. В системе А(г) + 2В(г) = D(г) начальные концентрации веществ составляют: 

СА = 0,03 моль/л; СВ = 0,05 моль/л. Константа скорости реакции 0,4. Найти 

начальную скорость реакции и скорость реакции по истечении некоторого 

времени, когда концентрация вещества А уменьшилась на 0,01 моль/л. 

10. Рассчитайте, как изменится скорость реакции 4HCl(г) + O2(г) = 2Cl2(г) + 

H2O(г), если объем системы уменьшить в 3 раза? 

11. Рассчитайте, как изменится скорость реакции 2NO(г) + O2(г) = 2NO2(г) если 

давление в  системе уменьшить в 2 раза. 

12. Укажите, какие факторы приведут к смещению равновесия вправо в реакции 

FeO(т) + H2(г) ⇄ Fe(т) + H2O(г) + Q 



 56 

13. При 150 0С реакция заканчивается через 16 мин. Через какое время закон-

чится данная реакция, если проводить ее при температуре 80 0С? Темпера-

турный коэффициент реакции равен 2,5. 

14. Две реакции протекают при температуре 25 0С с одинаковой скоростью. 

Температурный коэффициент первой реакции равен 2, второй – 2,5. Найти 

отношение скоростей этих реакций при температуре 95 0С.  

15. Константа равновесия реакции 2NO2 ⇄ N2O4 при некоторой температуре 

равна 0,25. Вычислите равновесные концентрации компонентов системы при 

данной температуре, если первоначальная концентрация NO2 была 9,2 

моль/л.  
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Практическое занятие 6:  

Термохимия и термохимические расчеты (4 часа) 

Цель занятия: Изучение фундаментальных законов и основных понятий 

химической термодинамики для понимания способов и возможностей управле-

ния процессами, используемыми в современной промышленности. Формирова-

ние и закрепление навыков расчета термодинамических функций и анализа со-

стояния химических систем.  

Требования к знаниям, которые студент должен приобрести в результате 

освоения темы: 

знать фундаментальные положения химической термодинамики, закон 

Гесса;   

иметь представление об энергетических эффектах химических реакций, 

энтальпии химической реакции, энтропии и ее изменении при химической ре-

акции, энергии Гиббса; 

уметь производить расчеты термодинамических функций на основе за-

конов термодинамики и оценивать состояние системы 

владеть навыками использования справочных данных и количественных 

соотношений неорганической и физической химии для решения профессио-

нальных задач 

Теоретическая часть: 

Химическая термодинамика применяет положения и законы общей тер-

модинамики к изучению химических явлений. Развитие термохимии связано с 

работами русского ученого Г.И. Гесса. В 1841 г. им сформулирован закон, 

названный впоследствии законом Гесса: «Тепловой эффект реакции зависит 

от природы и состояния исходных веществ и конечных продуктов, но не зави-

сит от пути реакции, т.е. от числа и характера промежуточных стадий». 

Для определения тепловых эффектов химических реакций используют закон 

Гесса и следствия из него. Для управления химическими процессами необхо-

димо знать критерии самопроизвольных процессов и их движущие силы. Одной 
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из таких сил является изменение энтальпии системы, другой – изменение ее эн-

тропии. 

Функция, объединяющая оба фактора, называется изобарно-

изотермическим потенциалом, или энергией Гиббса. 

Энергетика химических реакций базируется на законе сохранения энер-

гии (I начало термодинамики): теплота Q, подведенная к системе, расходу-

ется на увеличение внутренней энергии ∆U и на совершение работы W над 

внешней средой: 

Q = ∆U + W 

Если единственным видом работы, совершаемой системой, является ра-

бота расширения, то при изобарном процессе:  

W = p∆V 

Qр = ∆U + p∆V 

Важную роль в химической термодинамике играет величина, называемая 

энтальпией химической реакции. Энтальпия (Н, кДж) – термодинамическая 

функция состояния системы, связанная с внутренней энергией соотношением:  

H = U + рV 

Изменение энтальпии ∆Н равно тепловому эффекту реакции в изобарном 

процессе, если единственным видом работы является работа расширения газа: 

 если ∆Н<0, процесс экзотермический; 

 если ∆Н>0, процесс эндотермический. 

Уравнения реакций, в которых указаны тепловой эффект и условия про-

текания ∆Н˚
298, агрегатные состояния или аллотропические модификации ве-

ществ, называют термохимическими уравнениями: 

N2 (г ) + 3H2O (г) → 2NH3 (г),    ∆Но
298 = – 92,4 кДж 

В основе расчета тепловых балансов реакций лежит одно из следствий из 

закона Гесса: тепловой эффект химической реакции равен разности между 

суммой теплот образования продуктов реакции и суммой теплот образования 

исходных веществ с учетом стехиометрических коэффициентов реакций: 
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∆𝐻𝑟
∘ = ∑(𝑛𝑖∆𝐻𝑓,298𝑖 

° )прод

𝑘

𝑖=1

− ∑(𝑛𝑗

𝑚

𝑗=1

∆𝐻𝑓,298𝑗

° )исх 

где ∆𝐻𝑓,298
°  – энтальпия образования одного моля данного вещества из 

простых веществ, находящихся в стандартных условиях; 

    ni, nj– количество продуктов реакции и исходных веществ, соответ-

ственно; 

Для условной реакции  

nAА+nBB=nCC+nDD 

∆𝐻𝑟
° = [𝑛𝐶 ∙ ∆𝐻𝑓,298

° (𝐶) + 𝑛𝐷 ∙ ∆𝐻𝑓,298
° (𝐷)] − [𝑛𝐴 ∙ ∆𝐻𝑓,298

° (𝐴) + 𝑛𝐵 ∙ ∆𝐻𝑓,298
° (𝐵)] 

Стандартная теплота образования ∆𝐻𝑓,298
°  – это тепловой эффект образо-

вания одного моль сложного вещества из простых веществ, устойчивых при 

стандартных условиях состояний. 

Стандартные теплоты образования простых веществ принимаются рав-

ными нулю, если их агрегатные состояния и модификации устойчивы при стан-

дартных условиях Т = 298 К, р = 101,3 кПа. 

∆𝐻𝑓,298
° (Сграфит) = 0 

∆𝐻𝑓,298
° (Салмаз) = 1,897 кДж/моль 

Стандартные теплоты образования различных веществ указаны в табли-

цах термодинамических констант (приложение 3). 

Энтропия (S, Дж/(Кмоль)) – термодинамическая функция, количествен-

но характеризующая вероятность того или иного состояния вещества или си-

стемы. 

S = k  lnW,     Дж/(К моль) 

где S – энтропия; 

       k – постоянная Больцмана; 

       W – термодинамическая вероятность. 

Термодинамическая вероятность – число микросостояний, с помощью ко-

торых осуществляется данное макросостояние. Энтропия является мерой 
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неупорядоченности системы. Изменение энтропии в системе рассчитывается 

также по следствию из закона Гесса: 

∆𝑆298
° = ∑(𝑛𝑖𝑆298𝑖

°

𝑘

𝑖=1

)прод − ∑(𝑛𝑗

𝑚

𝑗=1

𝑆298𝑗

° )исх 









 

1

2
12298 lnlnln

W

W
kWkWkS  

Значения стандартных энтропий веществ  

298S  приводятся в таблицах 

термодинамических величин. 

В изолированной системе необратимые процессы самопроизвольно про-

текают с возрастанием энтропии (II начало термодинамики). 

Изменение энтропии происходит и в физических процессах, связанных с 

изменением агрегатного состояния. При переходе твердое вещество → жид-

кость → газ (пар) энтропия  возрастает. Обратный переход характеризуется 

снижением энтропии. 

Критерием самопроизвольного протекания реакций, учитывающим эн-

тропийный и энтальпийный факторы, является энергия Гиббса (G, кДж/моль). 

Изменение энергии Гиббса, ∆G, рассчитывают как сумму стандартных 

энергий Гиббса образования продуктов реакции за вычетом суммы стандарт-

ных энергий Гиббса исходных веществ с учетом их стехиометрических коэф-

фициентов. 

∆𝐺𝑟
∘ = ∑(𝑛𝑖∆𝐺𝑓,298𝑖 

° )прод

𝑘

𝑖=1

− ∑(𝑛𝑗

𝑚

𝑗=1

∆𝐺𝑓,298𝑗

° )исх 

 

Или 

    ∆𝐺𝑟
° = ∆𝐻𝑟

° − 𝑇∆𝑆𝑟
°  

В замкнутой системе при изобарно-изотермических условиях самопроиз-

вольно протекают реакции с уменьшением энергии Гиббса (∆𝐺𝑟
° < 0). Химиче-
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ская реакция неосуществима, если энергии Гиббса в системе возрастает (∆𝐺𝑟
° >

0). 

Величина ∆𝐺𝑟
° зависит от характера реакции (значений ∆𝐻𝑟

°  и ∆𝑆𝑟
°) и от 

температуры. В состоянии термодинамического равновесия ∆𝐺𝑟
° = 0, т.е. ∆𝐻𝑟

° =

𝑇∆𝑆𝑟
°  

Температура, характеризующая состояние химического равновесия и по-

лученная из условия ∆𝐺𝑟
° = 0, называется равновесной температурой (Тр, К) или 

температурой начала реакции, хотя нередко характеризует окончание процесса. 

𝑇𝑝 =
∆𝐻𝑟

°

∆𝑆𝑟
°
 

Изменение энергии Гиббса определяет направленность химических реак-

ций: 

а) ∆𝐻𝑟
°<0;  ∆𝑆𝑟

°>0;  ∆𝐺𝑟
°<0 при всех значениях температу-

ры: процесс термодинамически возможен при любой температуре; 

б) ∆𝐻𝑟
°<0;  ∆𝑆𝑟

°<0;  в этом случае ∆𝐺𝑟
°<0 при 𝑇𝑝 <

∆𝐻𝑟
°

∆𝑆𝑟
° , т.е. 

реакция термодинамически возможна при сравнительно низкотемпературном 

режиме; 

в) ∆𝐻𝑟
°<0;  ∆𝑆𝑟

°>0, тогда ∆𝐺𝑟
°<0 при 𝑇𝑝 >

∆𝐻𝑟
°

∆𝑆𝑟
° , следовательно процесс 

термодинамически возможен при сравнительно высокотемпературном режиме; 

г) ∆𝐻𝑟
°>0;  ∆𝑆𝑟

°<0 – оба фактора действуют в неблагоприятном 

направлении, реакция термодинамически невозможна при любых значениях 

температуры. 

Практическая часть (примеры решения задач): 

Задача 1: Рассчитайте тепловой эффект реакции и запишите для нее тер-

мохимическое уравнение 

4HCl (г) + O2 (г) = 2H2O (г) + 2Cl2 (г) 

Решение: Тепловой эффект реакции рассчитывается по следствию из за-

кона Гесса, который для данной реакции будет иметь вид: 
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∆𝐻𝑟
° = [2∆𝐻𝑓,298

° (𝐻2𝑂) + 2∆𝐻𝑓,298
° (𝐶𝑙2)] − [4∆𝐻𝑓,298

° (𝐻𝐶𝑙) + ∆𝐻𝑓,298
° (𝑂2)] 

Используя приложение 3, определим необходимые для расчетов стан-

дартные теплоты образования исходных веществ и продуктов реакции, не за-

бывая об агрегатных состояниях. 

∆𝐻𝑓,298
°  (HCl газ) = – 92,3 кДж/моль 

∆𝐻𝑓,298
°  (О2 газ) = 0 

∆𝐻𝑓,298
°  (Н2О газ) = – 241,84 кДж/моль 

∆𝐻𝑓,298
°  (Cl2 газ) = 0 

Подставив указанные значения в приведенную формулу, получим: 

∆𝐻𝑓,298
°

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

Термохимическое уравнение реакции будет иметь вид: 

4HCl (г) + O2 (г) = 2H2O (г) + 2Cl2 (г),   ∆𝐻𝑓,298
° = – 114,48 кДж 

 

Задача 2: Для реакции, приведенной в задании 1, рассчитайте изменение 

энтропии. 

Решение: Изменение энтропии системы рассчитывается также по след-

ствию из закона Гесса.  

Используя приложение 3, определим необходимые для расчетов абсо-

лютные стандартные энтропии исходных веществ и продуктов реакции, не за-

бывая об агрегатных состояниях. 

 298S (HCl газ) = 186,7 Дж/(К∙моль) 

 298S (О2 газ) = 205,03 Дж/(К∙моль) 

 298S (Н2О газ) = 188,74 Дж/(К∙моль) 

 298S (Cl2 газ) = 223,0 Дж/(К∙моль) 

Подставив указанные значения в приведенную формулу: 

∆𝑆𝑟
° = [2∆𝑆298

° (𝐻2𝑂) + 2∆𝑆298
° (𝐶𝑙2)] − [4∆𝑆298

° (𝐻𝐶𝑙) + ∆𝑆298
° (𝑂2)] 

получим: 
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 

rS (2 · 188,74 + 2 ·223,0) – (4 · 186,7 + 205,03) = – 128,35 Дж(К·моль) 

Задача 3: Для реакции, приведенной в задании 1, рассчитайте изменение 

энергии Гиббса и определите возможность протекания реакции в стандартных 

условиях и температуру начала/окончания реакции. 

Решение: Изменение энергии Гиббса системы можно рассчитать по след-

ствию из закона Гесса на основании справочных данных (приложение 3). Для 

рассматриваемой реакции формула для расчета энергии Гиббса будет иметь 

вид: 

∆𝐺𝑟
° = [2∆𝐺𝑓,298

° (𝐻2𝑂) + 2∆𝐺𝑓,298
° (𝐶𝑙2)] − [4∆𝐺𝑓,298

° (𝐻𝐶𝑙) + ∆𝐺𝑓,298
° (𝑂2)] 

Но, поскольку мы уже определили тепловой эффект реакции и изменение 

энтропии химической реакции, произведем расчет изменения энергии Гиббса 

на основании уравнения 

∆𝐺𝑟
° = ∆𝐻𝑟

° + 𝑇∆𝑆𝑟
°  

подставив температуру 298 К, соответствующую стандартным условиям, и 

приведя к единому значению единицы измерения используемых величин:  

∆𝐺𝑟
° = – 114,48 – 298 · (– 128,35 · 10–3) = – 76,23 кДж 

Поскольку полученное значения ∆𝐺𝑟
° < 0, реакция окисления хлороводо-

рода кислородом в стандартных условиях будет протекать самопроизвольно.  

Для определения области самопроизвольного протекания реакции рас-

считаем равновесную температуру:  

𝑇𝑝 =
∆𝐻𝑟

°

∆𝑆𝑟
°
 

Тр = – 114,48 :(– 128,35 · 10–3) = 891,9 К 

Представим полученные значения графически, чтобы обозначить область 

самопроизвольного протекания реакции: это область, в которой значение энер-

гии Гиббса отрицательное (то есть, в нашем случае, от нуля – до равновесной 

температуры) 
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Таким образом, для химической реакции  

4HCl (г) + O2 (г) = 2H2O (г) + 2Cl2 (г) 

равновесная температура Тр = 891,9 К будет характеризовать окончание про-

цесса, протекающего самопроизвольно в прямом направлении. 

Контрольные вопросы: 

1. Сформулируйте закон Гесса. 

2. Какая величина называется энтальпией? 

3. Какие значения энтальпии характеризуют эндотермический и экзотермиче-

ский процессы? 

4. Приведите пример термохимического уравнения реакции. 

5. Как формулируется следствие из закона Гесса? 

6. Какая величина называется стандартной теплотой образования вещества? 

7. Что характеризует энтропия? 

8. Какой критерий характеризует возможность самопроизвольного протекания 

реакций? Как он рассчитывается? 

9. Как на основании изменения энергии Гиббса определить направленность 

химической реакции? 

Контрольные задания: 

1. Напишите термохимическое уравнение реакции между СО (г) и водородом, 

в результате которой образуется СН4(г) и Н2О(г). Сколько теплоты выделит-

ся при этой реакции, если было получено 67,2 л метана при н.у.? 

2. При сжигании 8 г серы с образованием оксида серы (IV) выделяется 

73,85 кДж теплоты. Вычислите теплоту образования оксида серы (IV). 
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3. Вычислите, используя приведенные термохимические уравнения, какой ми-

нимальный объем (м3, н.у.) ацетилена требуется сжечь, чтобы полученной 

теплоты хватило на полное разложение 18 кг воды. 

2C2H2 (г)  + 5 O2 (г)  = 4CO2 (г)  + 2H2O (ж) Hх.р. = – 2700 кДж 

2H2O (ж) = O2 (г)  + 2H2 (г)    Hх.р. =  572 кДж 

4. Какая из протекающих в организме реакций превращения глюкозы постав-

ляет большее количество энергии? Произведите необходимые расчеты и по-

ясните ответ. 

С6H12O6 (к) = 2С2H5OH (ж) + 2CO2 (г) 

С6H12O6 (к) + 6O2 (г) = 6H2O (ж) + 6CO2 (г) 

5. На основании стандартных теплот образования рассчитайте тепловой эф-

фект реакции Fe3O4(к) + CO(г)  FeO(к) + CO2(г) в стандартных условиях.  

6. Рассчитайте для приведенной в задании 5 реакции стандартную энтропию. 

7. Определите для приведенной в задании 5 реакции температуру начала реак-

ции. Будет ли данная реакция протекать в стандартных условиях? 
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Приложение 1 
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Приложение 2 



Приложение 3 

Термодинамические константы некоторых веществ 

Вещество  
ΔНо

298 

кДж/моль 

ΔG°298 

кДж/моль 

ΔS°298 

Дж/(моль•К) 

Ag (к)  0 0 42,69 

AgBr (к)  

 

–99,16 –95,94 107,1 

AgCl (к)  –126,8 –109,7 96,07 

Agl (к)  –64,2 –66,3 114,2 

AgF (к)  –202,9 –184,9 83,7 

AgNO3 (к)  –120,7 –32,2 140,9 

Ag2O(к)  –30,56 –10,82 121,7 

Ag2CO3 –506,1 –437,1 167,4 

Аl (к)  0 0 28,31 

А12О3 (к)  –1675,0 –1576,4 50,94 

А1(ОН)3 (к)  –1275,7 –1139,72 71,1 

А1С13 (к)  –697,4 –636,8 167,0 

A12(SO4)3 (к)  –3434,0 –3091,9 239,2 

As (к)  0 0 35,1 

As2O3 (к)  –656,8 –575,0 107,1 

As2O5 (к)  –918,0 –772,4 105,4 

Аu (к)  0 0 47,65 

AuF (к)  –74,3 –58,6 96,4 

AuF3 (к)  –348,53 –297,48 114,2 

Аu(ОН)3 (к)  –418,4 –289,95 121,3 

АuС13 (к)  –118,4 –48,53 146,4 

В (к)  0 0 5,87 

В2О3 (к)  –1264,0 –1184,0 53,85 

В2Н6 (г)  31,4 82,8 232,9 

Ва (к)  0 0 64,9 

ВаСО3 (к)  –1202,0 –1138,8 112,1 

Be (к)  0 0 9,54 

ВеО (к)  –598,7 –581,6 14,10 

ВеСO3 (к)  –981,57 –944,75 199,4 

Bi (к)  0 0 56,9 

BiCl3 (r)  –270,7 –260,2 356,9 

BiCl3 (к)  –379,1 –318,9 189,5 

Вг2 (г)  30,92 3,14 245,35 

НВг (г)  –36,23 –53,22 198,48 

С (алмаз)  1,897 2,866 2,38 

С (графит)  0 0 5,74 
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Продолжение приложения 3 

Вещество  ΔНо
298 

кДж/моль 

ΔG°298 

кДж/моль 

ΔS°298 

Дж/(моль•К) 
 

СО (г)  –110,5 –137,27 197,4 

СО2 (г)  –393,51 –394,38 213,6 

COCl2 (г)  –223,0 –210,5 289,2 

CS2 (г)  115,3 65,1 237,8 

CS2 (ж)  87,8 63,6 151,0 

С2Н2 (г)  226,75 209,2 200,8 

С2Н4 (г)  52,28 68,12 219,4 

СН4 (г)  –74,85 –50,79 186,19 

С2Н6 (г)  –84,67 –32,89 229,5 

С6Н6 (ж)  49,04 124,50 173,2 

СН3ОН (ж)  –238,7 –166,31 126,7 

С2Н5ОН (ж)  –227,6 –174,77 160,7 

СН3СООН (ж)  –484,9 –392,46 159,8 

Са (к)  0 0 41,62 

СаО (к)  –635,1 –604,2 39,7 

CaF2 (к)  –1214,0 –1161,0 68,87 

СаС12 (к)  –785,8 –750,2 113,8 

СаС2  –62,7 –67,8 70,3 

Ca3N2 (к)  –431,8 –368,6 104,6 

Са(ОН)2 (к)  –986,2 –896,76 83,4 

CaSO4 (к)  –1424,0 –1320,3 106,7 

CaSiO3 (к)  –1579,0 –1495,4 87,45 

Са3(РО4)2 (к)  –4125,0 –3899,5 240,9 

СаСО3 (к)  –1206,0 –1128,8 92,9 

С12 (г)  0 0 223,0 

НС1 (г)  –92,30 –95,27 186,7 

НС1 (ж)  –167,5 –131,2 55,2 

НСlO (ж)  –116,4 80,0 129,7 

Сг (к)  0 0 23,76 

Сг2О3 (к)  –1141,0 –046,84 81,1 

Сг(СО)6 (к)  –1075,62 –982,0 359,4 

Cs (к)  0 0 84,35 

Cs2O (к)  –317,6 –274,5 123,8 

CsOH (к)  –406,5 –355,2 77,8 

Сu (к)  0 0 33,3 

Сu2О (к)  –167,36 –146,36 93,93 
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Продолжение приложения 3 

Вещество  ΔНо
298 

кДж/моль 

ΔG°298 

кДж/моль 

ΔS°298 

Дж/(моль•К) 

СuО (к)  –165,3 –127,19 42,64 

Cu(OH)2 (к) –443,9 –356,90 79,50 

CuF2 (к)  –530,9 –485,3 84,5 

СuС12 (к)  –205,9 –166,1 113,0 

СuВг (к)  –141,42 –126,78 142,34 

СuI2 (к)  –21,34 –23,85 159,0 

Cu2S (к)  –82,01 –86,19 119,24 

CuS (к)  –48,5 –48,95 66,5 

CuSO4 (к)  –771,1 –661,91 133,3 

СuСО3 (к)  –594,96 –517,98 87,9 

Сu(NO3)2 (к)  

 

–307,11 

 

–114,22 

 

193 

 Fe (к)  0 0 27,15 

FeO (к)  –263,68 –244,35 58,79 

FeCl2  –341,0 –302,08 119,66 

Fe2O3 (к)  –821,32 –740,99 89,96 

Fe(OH)3 (к)  –824,25 –694,54 96,23 

FeCl3 (к)  –405,0 –336,39 130,1 

FeSO4 (к)  –922,57 –829,69 107,51 

FeCO3 (к)  –744,75 –637,88 92,9 

GеО (к)  –305,4 –276,1 50,2 

GeO2 (к)  –539,74 –531,4 52,30 

Н2 (г)  0 0 130,6 

Н2O (г)  –241,84 –228,8 188,74 

Н2О (ж)  –285,84 –237,5 69,96 

Н2O2 (ж)  –187,36 –117,57 105,86 

Hg (к)  0 0 76,1 

HgCl2 (к)  –230,12 –185,77 144,35 

Нg2С12 (к)  –264,85 –210,66 185,81 

I2 (к)  0 0 116,73 

I2 (г)  62,24 19,4 260,58 

HI (г)  25,94 1,30 206,33 

НIO (ж)  –158,9 –98,7 24,32 

К (к)  0 0 64,35 

К2O(к)  –361,5 –193,3 87,0 

КОН (к)  –425,93 –374,47 59,41 

КNO3 (к)  –492,71 –393,13 123,93 

KNO2 (к)  –370,28 –281,58 117,17 
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Продолжение приложения 3 

Вещество  ΔНо
298 

кДж/моль 

ΔG°298 

кДж/моль 

ΔS°298 

Дж/(моль•К) 

K2SO4 (к)  –1433,44 –1316,37 175,73 

KHSO4 (к)  –1158,1 –1043,49 187,89 

КН (к)  –56,9 –38,49 67,95 

Li (к)  0 0 28,03 

Li2O (к)  –595,8 –560,2 37,9 

NiOH (к)  –487,8 –443,1 42,81 

Mg (к)  0 0 32,55 

MgO (к)  –601,24 –569,6 26,94 

Mg(OH)2 (к)  –924,66 –833,7 63,14 

MgCO3  –1096,21 –1029,3 65,69 

MnSO4  –1063,74 –955,96 112,13 

N2(r)  0 0 191,5 

N2O (г)  81,55 103,6 220,0 

NO (г)  90,37 86,69 210,62 

NO2 (г)  33,89 51,84 240,45 

N2O4 (г)  9,37 98,29 304,3 

NH3 (г)  –46,19 16,64 192,5 

HNO3 (ж)  –173,0 –79,91 156,16 

NH4C1 (к)  –315,39 –343,64 94,56 

NH4OH (ж)  –366,69 –263,8 179,9 

Na (к)  

 

0 

 

0 

 

51,42 

 
Na2O (к) –430,6 –376,6 71,1 

NaOH (к)  –426,6 –377,0 64,18 

NaCl (к)  –410 –384,0 72,36 

Na2CO3 (к)  –1129,0 –1047,7 136,0 

Na2SO4 (к)  –1384,0 –1266,8 149,4 

Na2SiO3 (к)  –1518,0 –1426,7 113,8 

О2 (г)  0 0 205,03 

Р (красный)  

 

–18,41  

 

–13,81  

 

22,8 

 
РС13 (г)  –277,0 –286,27 311,7 

РС15 (г)  –369,45 –324,55 362,9 

НРО3 (ж)  –982,4 –902,91 150,6 

Н3РО4 (ж)  –1271,94 –1147,25 200,83 

Рb (к)  

 

0 

 

0 

 

64,9 

 
РbО (к) –217,86 –188,49 67,4 

РbО2 (к)  –276,86 –218,99 76,44 

РbС12 (к)  –359,2 –313,97 136,4 
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Продолжение приложения 3 

Вещество  ΔНо
298 

кДж/моль 

ΔG°298 

кДж/моль 

ΔS°298 

Дж/(моль•К) 

PbSO4 (к)  –918,1 –811,24 147,28 

PbS (к)  –94,28 –92,68 91,20 

Rb (к)  0 0 76,2 

Rb2O (к)  –330,12 –290,79 109,6 

RbOH (к)  –413,80 –364,43 70,7 

S (ромб.) 0 0 

 

31,88 

 
SO2 (г) –296,9 –300,37 248,1 

SO3 (г)  –395,2 –370,37 256,23 

H2S (г)  –20,15 –33,02 205,64 

H2S (ж)  

 

–39,33 

 

–27,36 

 

122,2 

 
H2SO4 (ж) –811,3 

 

–724,0 

 

156,9 

 
H2Se (г)  85,77 71,13 221,3 

SiO2 (к)  –859,3 –803,75 42,09 

SnO (к)  –286,0 –257,32 56,74 

SnO2 (к)  –580,8 –519,65 52,34 

SrO (к)  –590,4 –559,8 54,4 

SrCO3 (к)  –1221,3 –1137,6 97,1 

Н2Те (г)  154,39 138,48 234,3 

Zn (к)  0 0 41,59 

ZnO (к)  –349,0 –318,19 43,5 

ZnS (к)  –201,0 –198,32 57,7 

ZnSO4 (к)  –978,2 –871,75 124,6 

 

 



 75 

  

 

 

 

 

 

 

Учебное издание 
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