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1. ОБЩИЕ МЕТОДИЧЕСКИЕ УКАЗАНИЯ 

В процессе изучения курса общей химии студент должен 
выполнить  контрольное задание. Варианты заданий приведены 
в табл. 1. 

Ответы на контрольные вопросы должны быть четкими, не 
односложными, кратко мотивированными. Исключение состав-
ляют случаи, для которых по самому существу вопроса не нуж-
на мотивировка, например, когда требуется написать формулу, 
составить уравнение реакции и т.п. При решении задач необхо-
димо приводить весь ход решения, математические преобразо-
вания и единицы измерения полученных величин. 

Контрольное задание должно быть аккуратно оформлено. 
Для замечаний надо оставить поля. Условия задач следует пи-
сать в том порядке, в каком они указаны в задании. Работа 
должна быть датирована и подписана студентом. 

Контрольное задание отсылается в университет на рецензию.  
Если контрольное задание не зачтено, нужно выполнить его 

второй раз с учетом замечаний рецензента и выслать на повтор-
ное рецензирование вместе с незачтенной работой. 

Студент выполняет вариант контрольного задания, обозна-
ченный двумя последними цифрами студенческого билета 
(шифра). Например, номер студенческого билета 403015, две 
последние цифры 15, им соответствует вариант контрольного 
задания 15. 

Таблица 1 
Варианты контрольных заданий 

Вариант Задачи 
00 17 35 56 74 93 112 131 150 
01 16 34 55 73 92 111 130 149 
02 15 33 54 72 91 110 129 148 
03 14 32 53 71 90 109 128 147 
04 13 31 52 70 89 108 127 146 
05 12 30 51 69 88 107 126 145 
06 11 29 50 68 87 106 125 144 
07 10 28 49 67 86 105 124 143 
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Продолжение табл. 1 
Вариант Задачи 

08 9 27 47 66 85 104 123 142 
09 8 26 48 65 84 103 122 141 
10 20 40 60 80 100 120 140 160 
11 1 21 41 61 81 101 121 151 
12 2 22 42 62 82 102 132 152 
13 3 23 43 63 83 113 133 153 
14 4 24 44 64 94 114 124 144 
15 5 25 45 65 85 105 125 145 
16 6 26 46 66 86 106 126 146 
17 7 27 47 67 87 107 127 147 
18 8 28 48 68 88 108 128 148 
19 9 29 49 69 89 109 129 149 
20 10 30 50 70 90 110 130 150 
21 11 31 51 71 91 111 131 151 
22 7 25 46 64 83 112 121 160 
23 6 24 45 63 82 101 140 159 
24 5 23 44 62 81 120 139 158 
25 4 22 43 61 100 119 133 157 
26 3 21 42 80 99 118 137 156 
27 2 40 41 79 98 117 136 154 
28 1 39 60 78 97 116 135 153 
29 20 38 59 71 96 115 131 152 
30 19 37 58 76 95 114 1333 151 
31 8 36 57 75 94 113 134 150 
32 10 35 43 67 88 111 125 146 
33 11 37 44 68 89 112 126 147 
34 12 38 45 69 90 113 127 148 
35 13 39 46 70 91 114 128 149 
36 14 40 47 71 92 115 129 150 
37 15 27 48 72 93 116 130 145 
38 16 28 49 73 94 117 131 152 
39 17 29 50 74 95 118 132 152 
40 18 30 51 75 96 119 134 157 
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Продолжение табл. 1 
Вариант Задачи 

41 8 26 52 65 84 103 122 141 
42 7 25 49 64 83 102 121 160 
43 6 24 56 63 82 101 140 159 
44 5 29 51 62 81 120 139 158 
45 4 22 53 61 100 119 138 157 
46 3 21 52 80 99 118 137 156 
47 2 40 54   79 98 117 136 155 
48 1 39 55 78 97 116 135 154 
49 20 38 56 77 96 115 134 153 
50 8 34 41 65 86 109 123 144 
51 9 35 42 66 87 110 124 145 
52 12 32 52 72 92 112 132 152 
53 13 33 53 73 93 113 133 153 
54 14 34 54 74 94 114 134 154 
55 15 35 55 75 95 115 135 155 
56 16 36 56 76 96 116 136 156 
57 17 37 57 77 97 117 137 157 
58 18 38 58 78 98 118 138 158 
59 19 39 59 79 99 119 139 159 
60 1 38 56 74 93 116 133 160 
61 19 37 58 66 95 114 133 152 
62 18 36 57 74 94 115 132 151 
63 17 34 58 75 89 106 127 158 
64 18 25 59 76 87 108 129 160 
65 19 26 60 77 88 109 131 142 
66 20 27 41 78 86 110 133 143 
67 9 29 42 80 85 111 130 144 
68 8 30 43 61 84 112 131 142 
69 7 31 44 62 100 113 135 146 
70 6 32 45 63 99 114 137 145 
71 5 33 46 64 98 115 136 149 
72 4 35 47 65 97 116 135 150 
73 17 21 56 76 93 112 131 149 
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Окончание табл. 1 
Вариант Задачи 

74 16 34 55 73 92 111 130 148 
75 15 33 54 72 97 110 129 147 
76 14 32 53 71 90 109 128 155 
77 13 31 52 70 89 108 127 145 
78 12 30 51 69 88 107 126 144 
79 11 29 60 68 87 106 125 148 
80 10 28 50 67 86 105 124 142 
81 9 27 49 66 85 104 123 141 
82 9 26 48 65 84 103 122 160 
83 17 35 56 74 93 112 131 149 
84 16 34 55 73 92 111 130 148 
85 15 33 54 72 91 110 129 147 
86 14 32 53 71 90 109 128 146 
87 13 31 52 70 89 108 125 145 
88 12 30 51 69 88 107 126 144 
89 11 29 60 68 87 106 125 143 
90 10 28 50 67 86 105 124 142 
91 9 27 49 66 85 104 123 141 
92 8 26 48 69 84 103 122 160 
93 3 36 48 65 94 117 133 151 
94 2 37 49 64 93 118 132 153 
95 1 38 50 63 92 119 121 157 
96 15 39 43 62 90 107 122 148 
97 16 40 52 61 91 106 123 149 
98 17 30 53 62 89 105 124 151 
99 11 33 57 69 84 103 126 158 

2. ОСНОВНЫЕ ПОНЯТИЯ И ЗАКОНЫ ХИМИИ 

Химия – наука о веществах (В) и законах их превращений 
в ходе химических реакций. Запишем условную химическую ре-
акцию в виде: 

ν(A)⋅A + ν(B)⋅B = ν(C)⋅C + ν(D)⋅D.         (1) 
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Основная качественная характеристика вещества – фор-
мульная единица ФЕ(В). Это реально существующие частицы 
(атомы, молекулы, ионы), из которых состоит вещество. Коли-
чественными характеристиками вещества являются: количество 
вещества (n), масса (m), объем (V).  

Количество вещества n(B), единица измерения – моль, 
это физическая величина прямо пропорциональная числу фор-
мульных единиц NФЕ (B), входящих во взятую порцию вещества: 

A

N (B)
n(B) =  ,

N
ΦΕ   (2) 

где NA = 6,02·1023, моль–1 – число (постоянная) Авогадро. Столь-
ко формульных единиц содержит 1 моль любого вещества. 

Молярная масса вещества М(В) – масса 1 моль ФЕ веще-
ства; измеряется в г/моль: 

n(B)

m(B)
M(B) = .             (3) 

Молярная масса вещества равна сумме молярных масс атомов, 
входящих в состав молекулы.  

Молярный объем газа Vм(B), л/моль, – объем, который 
занимает 1 моль газа. При нормальных условиях (Т = 273 К, 
p = 101,3 кПа) молярный объем любого газообразного вещества 
V0

м(B) = 22,4 л/моль. 
Таким образом, количество вещества рассчитывается по 

формулам: 

M(B)

m(B)
n(B) = , 

n(B) = 
22,4

(B)V 0

. 

Другой важной качественной характеристикой вещества 
является понятие эквивалента. Эквивалент вещества Э(B) – 
условная частица, в Z раз меньшая, чем соответствующая фор-
мульная единица: 

ФЕ(В)
Э(В) ,

Z(B)
=  

где величина Z(В) – эквивалентное число. 
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Молярная масса вещества эквивалентов: 

Мэк(В) = 
Z(В)

М(В)
. 

Количество вещества эквивалентов: 

nэк = 
эк

m(B)
.

M (B)
   (4) 

Для газов при нормальных условиях (н.у.) молярный объ-
ем вещества эквивалентов: 

0
эк

22,4
V (B) .

Z(B)
=                                       (5) 

Количество газообразного вещества эквивалентов: 

 nэк = 
0

0
эк

V (B)
.

V (B)
 (6) 

При протекании химической реакции (1) соблюдается за-
кон сохранения массы веществ: 

 m(A) + m(B) = m(C) + m(D),                         (7) 
и закон эквивалентов: 

 
0

0
эк

V (A)

V (А)
=

эк

m(B)

M (B)
=

эк

m(C)

M (C)
=

0

0
эк

V (D)
,

V (D)
 (8) 

где m(B), m(C) – массы веществ, принимающих участие в реак-
ции, г; 

Мэк(В), Мэк(С) – молярные массы эквивалентов этих ве-
ществ, г/моль-эк; 

V0(A), V0(D) – объемы газообразных веществ, принимаю-
щих участие в реакции, приведенные к н.у., л; 

V0
эк(А), V0

эк(D) – молярные объемы эквивалентов газооб-
разных веществ при н.у., л/моль-эк. 

Значение Z(В) ≥≥≥≥ 1 и определяется из уравнения химиче-
ской реакции. 

В окислительно-восстановительных процессах Z(В) рав-
но числу электронов, которое принимает 1 формульная едини-
ца (молекула, атом, ион) окислителя или отдает 1 ФЕ восста-
новителя. 
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Пример 1. Определите Z(Na) и Z(H2SO4) в реакции взаимо-
действия натрия с серной кислотой: 2Na + H2SO4 = Na2SO4 + H2

0↑ 
Решение. Составим электронные уравнения:  
Na0 – e = Na+        Z(Na) = 1, т.к. 1 ФЕ(Na) отдает 1 электрон, 
2Н+ + 2е = Н2    Z(H2SO4) = 2, т.к. 1 ФЕ(H2SO4) через 2Н+ 

принимает 2 электрона. 
В реакциях обмена Z(B) кислот и оснований равно числу 

замещенных функциональных групп (Н+-ионов у кислоты и  
ОН–-ионов у основания) в 1 ФЕ вещества. 

Пример 2. Рассчитайте Z(H2SO4) при взаимодействии сер-
ной кислоты с гидроксидом калия при образовании: а) сульфата 
калия; б) гидросульфата калия. 

Решение. а) в реакции H2SO4 + 2KOH = K2SO4 + 2H2O 
Z(H2SO4) = 2, т.к. при образовании сульфата калия в 
1 ФЕ(H2SO4) замещены 2 иона водорода;  

б) в реакции H2SO4 + KOH = KHSO4 + H2O   Z(H2SO4) = 1, 
т.к. при образовании гидросульфата калия в 1 ФЕ(H2SO4) заме-
щен 1 ион Н+. 

Для любой химической реакции соблюдается условие: 
 ν(A)·Z(A) = ν(Β)·Z(B) = ν(C)·Z(C) = ν(D)·Z(D), (9) 

где ν – стехиометрический коэффициент перед соответствую-
щим веществом в уравнении реакции. 

Это условие упрощает определение числа эквивалентности 
веществ в более сложных реакциях. 

Пример 3. Определите число эквивалентности и рассчитай-
те молярную массу эквивалентов сульфата алюминия в реакции: 

Al 2(SO4)3 + 4NaOH = [Al2(OH)4]SO4 + 2Na2SO4. 
Решение. Запишем для реакции условие (9): 

ν(Al 2(SO4)3)·Z(Al2(SO4)3) = ν(NaOH)·Z(NaOH). 
Из уравнения реакции: ν(Al 2(SO4)3) = 1, ν(NaOH) = 4. 
Поскольку Z(NaOH) = 1, то 

2 4 3
2 4 3

ν(NaOH) Z(NaOH) 4 1
Z(Al (SO ) ) 4.

ν(Al (SO ) ) 1

⋅ ⋅= = =  

2 4 3
эк 2 4 3

2 4 3

М(Аl (SO ) )
М (Al (SO ) )

Z(Al (SO ) )
= =

342
85,5 г/моль.

4
=  
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В отсутствии реакций эквивалентные числа принимают 
равными максимально возможным значениям и определяют 
следующим образом: 

Z(кислоты) = N(Н+), Z(основания) = N(ОН–), 
Z(соли) = N(Ме)·|СО(Ме)|, Z(оксида) = N(O)⋅2, 

где N(Н+) – число ионов Н+ в 1 ФЕ кислоты; 
N(ОН–) – число ионов ОН– в 1 ФЕ основания; 
N(Ме) – число ионов металла в 1 ФЕ соли; 
|СО(Ме)| – абсолютное значение степени окисления металла 

в соли; 
N(О) – число атомов кислорода в оксиде. 
Например:  

Z(Н3РО4) = 3, Z(Cr(OH)3) = 3,  
Z(Al 2(SO4)3) = N(Al)·|CO(Al)| = 2⋅3 = 6, 
Z(P2O5) = N(O)·2 = 5·2 = 10. 

Следует отметить, что у одноосновных кислот (НСl, HNO3 

и т.п.) и у однокислотных оснований (NaОН, KОН и т.п.) всегда 
Z(кислоты) = 1 и Z(основания) = 1. 

Вычисления с помощью закона эквивалентов позволя-
ют пользоваться лишь схемой химического процесса, т.е. 
указывать только начальные и конечные вещества. 

Пример 4. При окислении 8,43 г металла образовалось 
9,63 г оксида металла. Вычислите Мэк(Ме) и Мэк(МехОу). 

Решение. Запишем схему процесса: хМе + 
y

2
О2 → МехОу   

и закон сохранения массы (7): m(Ме) + m(О2) = m(МехОу),  
откуда        (О2) = 9,63 – 8,43 = 1,20 г. 

Из закона эквивалентов (8): 

х у2 2

эк эк 2 эк х у эк 2

m(Ме О )m(О ) m(О )m(Ме)
и ,

М (Ме) М (О ) М (Ме О ) М (О )
= =  

учитывая, что Мэк(О2) = 8 г/моль-эк, находим: 

эк 2
эк

2

m(Ме) М (О ) 8,43 8
М (Ме) 56,20г /моль.

m(О ) 1,20

⋅ ⋅= = =  

эк 2 х у
эк х у

2

М (О ) m(Ме О ) 8 9,63
М (Ме О ) 64,20г /моль.

m(О ) 1,20

⋅ ⋅= = =  
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Молярные массы эквивалентов элемента (Мэк(Э)), ки-
слорода (Мэк(О2)) и оксида элемента (Мэк(ЭхОу)) связаны соот-
ношением: 

 Мэк(Э) + Мэк(О2) = Мэк(ЭхОу). (10) 
Молярная масса эквивалентов элемента связана с абсо-

лютной величиной степени окисления элемента |СО(Э)| в со-
единении соотношением: 

 эк
М(Э)

М (Э) ,
|СО(Э) |

=   (11) 

где М(Э) – молярная масса элемента, численно равная относи-
тельной массе элемента, указанной в периодиче-
ской таблице элементов Д.И. Менделеева, г/моль;  

СО(Э)  рассчитывается из условия электронейтральности 
соединения, которое для вещества типа АхВуСz за-
пишется следующим образом:  

 х·СО(А) + у·СО(В) + z·CO(C) = 0. (12) 
В большинстве соединений СО(О2) = –2, СО(Н) = +1. 
Следует запомнить: 

Мэк(О2) = 8 г/моль;  0
экV (О2) = 5,6 л/моль; 

Мэк(Н2) = 1 г/моль;  0
экV (Н2) = 11,2 л/моль. 

Молярную массу эквивалентов элемента можно опреде-
лить по массовой доле элемента (ω(Э)) в химическом соеди-
нении исходя из того, что для химического соединения АхВу за-
коны эквивалентов и сохранения массы соответственно запи-
шутся следующим образом: 

эк эк

ω(А) ω(В)

М (А) М (В)
=      (13)     и     ω(А) + ω(В) = 100%. 

Пример 5. Вычислите М(Э) и Мэк(Э), зная, что массовая 
доля данного элемента в оксиде составляет ω(Э) = 46,74% и на 
один его атом приходится два атома кислорода. 

Решение. По условию задачи: ω(О) + ω(Э) = 100%, 
откуда       ω(О) = 100 – 46,74 = 53,26%. 
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Из закона эквивалентов (8), (13): 

эк эк

(О) (Э)

М (О) М (Э)

ω ω=     находим:  эк
8 46,74

М (Э) 7,02 г/моль.
53,26

⋅= =  

Из условия электронейтральности оксида (12):   
х·СО(Э) + у·СО(О) = 0 и условия задачи х = 1, у = 2.  

Определяем  
СО(Э) = –у·СО(О) = –2·(–2) = 4. 

Отсюда М(Э) = Мэк(Э)·|CO(Э)| = 7,02·4 = 28,08 г/моль. 

ЗАДАЧИ 

1. Неизвестный металл растворили в избытке соляной ки-
слоты, в результате чего образовалась соль массой 2,72 г и вы-
делился газ, объем которого составил 4,48 л (н.у.). Вычислить 
Мэк(Ме) и определить металл. 

2. При сгорании металла массой 10,0 г образовался оксид 
этого металла массой 18,88 г. Определить степень окисления 
металла в полученном оксиде. 

3. Для осаждения всего хлора, содержавшегося в хлориде 
металла массой 0,666 г, израсходован нитрат серебра массой 
1,088 г. Вычислить значение Мэк(Ме) и определить  металл. 

4. Неизвестный металл массой 12,0 г соединяется с ки-
слородом массой 4,8 г. Тот же металл массой 5 г соединяется с 
одним из галогенов массой 20 г. Определить химические фор-
мулы образующихся при этом оксида и галогенида. 

5. В какой массе Са(ОН)2 содержится такое же количест-
во вещества эквивалентов, как в А1(ОН)3 массой 312 г? 

6. В результате взаимодействия оксида металла с серной 
кислотой образовались соль массой 3,92 г и вода массой 0,54 г. 
Определить массу нитрата металла, который можно получить из 
исходного оксида массой 5,00 г. Мэк(Н2О) = 9 г/моль. 

7. Вычислите молярную массу эквивалентов гидроксида 
железа (III) в реакциях с соляной кислотой, при которых обра-
зуются: а) хлорид дигидроксожелеза; б) дихлорид гидроксоже-
леза; в) трихлорид железа. 
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8. Из хлорида неизвестного металла массой 18,34 г полу-
чен нитрат этого же металла массой 23,64 г. Определите металл. 

9. Определите молярные массы эквивалентов олова в его 
оксидах, массовая доля кислорода в которых составляет 21,2% 
и 11,9%. 

10. Определите Мэк(S) и Мэк( K2Cr2O7) в реакции 
S + K2Cr2O7 = K2SO4 + Cr2O3 

11. При реакции металла с водой образовалось 41 г гидро-
ксида металла и выделилось 4,48 л водорода (н.у). Вычислите 
Мэк(Ме). Какой это металл? 

12. Из оксида металла массой 1,68 г получается гидроксид 
этого металла массой 2,22 г. Вычислите Мэк(Ме). 

13. Неизвестный металл массой 11,20 г образует хлорид 
массой 24,75 г. Вычислить массу данного металла, необходимо-
го для получения водорода объемом 22,4 л (н.у.). 

14. Для нейтрализации 11,1 г гидроксида металла требует-
ся 10,95 г соляной кислоты или 18,9 г неизвестной кислоты. Рас-
считайте молярные массы эквивалентов гидроксида металла и 
неизвестной кислоты. 

15. Схема процесса: 
H2S + O2 → H2O + SO2 

Определите Мэк(H2S) и V 0
эк (H2S). 

16. Из иодида металла массой 1,50 г получается нитрат 
этого металла массой 0,85 г. Вычислите Мэк(Ме). 

17. При восстановлении водородом 6,78 г оксида металла 
образовалось 1,50 г воды. Рассчитайте молярные массы эквива-
лентов металла и его оксида. Мэк(Н2О) = 9 г/моль. 

18. В бромиде металла на атом металла приходится 3 ато-
ма брома, Мэк(Ме) = 18,62 г/моль. Вычислите молярную массу 
эквивалентов бромида металла и молярную массу металла. 

19. На восстановление оксида металла массой 7,09 г требу-
ется водород объемом 2,24 л (н.у.). Вычислите молярные массы 
эквивалентов металла и оксида металла. 

20. Металл, молярная масса эквивалента которого равна 
27,9 г/моль-эк, вытеснил из раствора соляной кислоты водород 
объемом 700 мл (н.у.). Вычислить массу металла, вступившего в 
реакцию, и массу образовавшейся соли. 
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3. ОСНОВЫ ХИМИЧЕСКОЙ ТЕРМОДИНАМИКИ 

Химическая термодинамика – раздел химии, который изу-
чает энергетические эффекты химических реакций и позволяет 
предсказывать устойчивость веществ и их способность вступать 
в реакции. 

3.1. Термохимические  расчеты  

Тепловым эффектом химической реакции или измене-
нием энтальпии называется количество выделившейся или по-
глотившейся теплоты в ходе химической реакции, проведенной 

при постоянном давлении. Величина энтальпии реакции 0
r∆Н ,  

кДж, относится к стандартным условиям (Т = 298 K, p = 101,3 кПа). 
Если теплота выделяется в ходе реакции, то реакция назы-

вается экзотермической 0
r( Н 0).∆ <  Если теплота поглощается в 

ходе реакции, то реакция называется эндотермической 
0
r( Н 0).∆ >  

Тепловой эффект реакции 0
r( Н )∆  относится к тем количе-

ствам веществ (ν(В), моль), которые указаны в уравнении реак-
ции. Если изменяется количество хотя бы одного из реагирую-
щих веществ, то в соответствии с законом эквивалентов меня-
ются количества остальных веществ и, следовательно, изменит-
ся количество теплоты. Оно рассчитывается по пропорции 

0 0
х r

n(B)
Н Н ,

(B)
∆ = ⋅ ∆

ν
                              (14) 

где 0
хН∆  – тепловой эффект процесса, кДж, при участии в про-

цессе n(В) моль вещества В, отличных от указанных 
в реакции ν(В) моль. 

Если известна масса (m(В), г) или объем газообразного ве-
щества (V0(В), л), то количество вещества рассчитывается сле-
дующим образом: 

0 0

0
x

m(B) V (B) V (B)
n(B) ,  моль; n(B) ,  моль.

M(B) 22,4V (B)
= = =    (15) 
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В основе термохимических расчетов лежит следствие за-
кона Гесса: тепловой эффект (энтальпия) реакции 0

r(∆Н )  равен 

сумме энтальпий образования 0
f( Н )∆  продуктов реакции за вы-

четом суммы энтальпий образования исходных веществ. 
Для термохимического уравнения реакции (1), в котором 

указаны фазовые состояния участвующих в реакции веществ 
(г – газообразное, ж – жидкое, тв – твердое): 

ν(А)⋅А(г) + ν(В)⋅В(тв) = ν(С)⋅С(г) + ν(D)⋅D(ж), 
0
rН∆ = [ν(С) 0

fН⋅∆ (С) + ν(D) 0
fН⋅∆ (D)] – 

– [ν(А) 0
fН⋅∆ (А) + ν(В) 0

fН⋅∆ (В)], (16) 

где 0
fН∆ (А), 0

f∆Н (В), 0
fН∆ (С), 0

fН∆ (D) – стандартные энталь-
пии образования соответствующих веществ, кДж/моль; приво-
дятся в справочниках термодинамических величин. 

Стандартная энтальпия образования химического со-
единения – 0

fH (В)∆  – это стандартная энтальпия такой реакции, 
в которой 1 моль вещества (В) образуется из простых веществ, 
каждое из которых находится в термодинамически устойчивом 
состоянии. Стандартные энтальпии образования простых ве-
ществ в их устойчивом состоянии при стандартных условиях 
(О2(г), Hg(ж), Са(тв)  и т.п.) приняты равными нулю. 

Пример 6. Для реакции: SO2(г) + 2H2S(г) = 3S(тв) + 2H2O(ж) 

rН∆ = –234,5 кДж. Рассчитайте 0
fН∆ (H2S). 

Решение. Учитывая, что 0
fН∆ (S) = 0, запишем в соответст-

вии с уравнением (16): 
0
rН∆ = 0

f2 Н∆ (Н2О) – 0
f[ Н∆ (SO2) + 2 0

fН∆ (Н2S)], 

откуда 
0 0

0 f 2 f 2 r
f 2

 2 Н (Н O) Н (SO ) H
Н (H S)

2

∆ − ∆ − ∆∆ = =  

=
2( 285,8) ( 296,9) ( 234,5)

20,1  кДж/моль.
2

− − − − − = −  

Пример 7. Вычислите тепловой эффект реакции разложе-
ния известняка: СаСО3(тв) = СО2(г) + СаО(тв), 
если известно, что при образовании 132,4 л СО2, измеренного 
при н.у., поглощается 1064,4 кДж теплоты. 
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Решение. Из уравнения реакции ν(СО2) = 1 моль. 

Используя (15), определяем 
0

2
2

V (СО ) 134,4
n(СО ) 6 моль.

22,4 22,4
= = =  

0
rН∆  определяем, используя уравнение (14): 

0
0 2 х
r

2

(СО ) Н 1 1064,4
Н 177,4 кДж.

n(CO ) 6

ν ⋅ ∆ ⋅∆ = = =  

Пример 8. Какое количество теплоты выделится при сгора-

нии 19,5 г бензола (С6Н6(ж)), если известны 0
fН∆  (кДж/моль): 

0
fН∆ (С6Н6(ж)) = 49,0; 0

fН∆ (Н2О(г)) = –241,88; 0
fН∆ (СО2(г)) = –393,62? 

Решение. Составляем уравнение реакции: 
С6Н6(ж) + 15/2О2(г) = 6СО2(г) + 3Н2О(г). 

Вычисляем:   0
rН∆  = 3∆Η 0

f (Н2О) + 6∆Η 0
f (СО2) – 0

fН∆ (С6Н6) =     
                         = 3(–241,88) + 6(–393,62) – 49 = –3136,3 кДж. 

Определяем количество сгоревшего бензола: 

n(C6Н6) = 6 6

6 6

m(C H ) 19,5
0,25 моль.

M(C H ) 78
= =  

Определяем количество теплоты ∆Η 0
х  по уравнению (14): 

0 06 6
х r

6 6

n(C H ) 0,25 ( 3136,36)
∆Н ∆H 784,09 кДж.

ν(C H ) 1

⋅ −= ⋅ = = −  

При сгорании 19,5 г бензола выделилось 784,09 кДж теплоты. 
Пример 9. При сгорании 112 л (н.у.) метана выделилось 

4012,55 кДж теплоты. Вычислите ∆Η 0
f (СН4), если (кДж/моль): 

∆Η 0
f (СО2(г)) = –393,5; ∆Η 0

f (Н2О(г)) = –241,83. 
Решение. Уравнение реакции: СН4(г) + 2О2(г) = СО2(г) + 2Н2О(г). 

По условию задачи 0
х∆Н  = –4012,55 кДж. Рассчитаем n(CH4):  

n(CH4)=
0

4V (CH ) 112
5 моль.

22,4 22,4
= =  

Используя уравнение (14), с учетом ν(CH4) = 1 моль, получаем: 

0 04
r x

4

ν(CH ) 1 ( 4012,55)
∆Н ∆H 802,5 кДж.

n(CH ) 5

⋅ −= ⋅ = = −  
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Из (16) 0 0 0 0
r f 2 f 2 f 4∆Н [∆H (CO ) 2∆H (H O)] ∆H (CH )= + −  находим: 

0
f 4H (CH )∆ = 0 0

f 2 f 2[∆H (CO ) 2 H (H O)]+ ∆ − 0
r∆Н  = 

= –393,5 + 2⋅(–241,8) – (–802,5) = –74,6 кДж/моль. 
Необходимые при решении задач значения термодина-

мических величин приведены в табл. 2. 
Таблица 2 

Стандартные значения термодинамических величин 

Вещество 
∆Η 0

f ,298,  

кДж/моль 

0
298S , 

Дж/моль⋅К 

∆G0
f ,298,  

кДж/моль 
Al (тв) 0 28,3 0 

Al 2O3(тв) –1675,0 50,9 –1576,0 
Al 2(SO4)3(тв) –3434,0 239,2 – 

BaO(тв) –556,6 70,3 –528,4 
BaCO3(тв) –1202,0 112,1 –1138,0 

C(алмаз) 1,9 2,4 2,9 
C(графит) 0 5,7 0 
CO(г) –110,5 197,4 –137,3 
CO2(г) –393,5 213,6 –394,4 
C2H2(г) 226,3 200,8 209,2 
C2H4(г) 52,3 219,4 68,1 
C3H8(г) –103,1 269,3 23,5 
CH4(г) –74,8 186,2 –50,8 
C2H6(г) –84,7 229,5 –32,9 
C6H6(г) 83,2 296,2 129,7 
C6H6(ж) 49,0 173,2 124,5 

CH3OH(ж) –238,7 126,7 –166,3 
C2H5OH(ж) –227,6 160,7 –174,8 

Ca(тв) 0 41,6 0 
CaO(тв) –635,1 39,7 –604,2 

Ca(OH)2(тв) –986,2 83,4 –896,8 
CaC2(тв) –62,7 70,3 –67,8 

CaCO3(тв) –1206,0 92,9 –1128,0 
Cl2(г) 0 223,0 0 
Cr(тв) 0 23,8 0 
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Продолжение табл. 2 

Вещество 
∆Η 0

f ,298,  

кДж/моль 

0
298S , 

Дж/моль⋅К 

∆G0
f ,298,  

кДж/моль 
Cr2O3(тв) –1141,0 81,1 –1046,0 

Cu(тв) 0 33,3 0 
CuO(тв) –165,3 42,6 –127,2 
Fe(тв) 0 27,2 0 

Fe2O3(тв) –821,3 90,0 –741,0 
FeO(тв) –263,7 58,8 –244,4 

Fe3O4(тв) –1117,1 151,4 –1014,0 
FeS2(тв) –177,4 53,1 – 

H2(г) 0 130,6 0 
HCl(г) –92,3 186,7 –95,3 
H2O(г) –241,8 188,7 –228,0 
H2O(ж) –285,8 70,0 –237,5 
H2S(г) –20,2 205,6 –33,0 
K(тв) 0 64,4 0 

KOH(тв) –426,0 59,4 –374,5 
Mg(тв) 0 32,6 0 

MgO(тв) –601,2 26,9 –569,6 
MnO2(тв) –521,5 53,1 –466,7 

N2(г) 0 191,5 0 
N2O(г) 81,5 220,0 103,6 
NO(г) 90,4 210,6 86,7 
NO2(г) 33,9 240,5 51,8 
NH3(г) –46,2 192,5 –16,6 

NH4Cl(тв) –315,4 94,6 –343,0 
Na2O(тв) –430,6 71,1 –376,0 
NaOH(тв) –426,6 64,2 –377,0 

O2(г) 0 205,0 0 
РCl3(г) –277,0 311,7 –286,3 
РCl5(г) –369,3 362,9 –324,6 
Pb(тв) 0 64,9 0 

PbO2(тв) –276,6 76,4 –219,0 
S(тв) 0 31,9 0 
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Окончание табл. 2 

Вещество 
∆Η 0

f ,298,  

кДж/моль 

0
298S , 

Дж/моль⋅К 

∆G0
f ,298,  

кДж/моль 
SO2(г) –296,9 248,1 –300,4 

SiO2(тв) –910,9 41,8 –856,7 
Ti(тв) 0 30,7 0 

TiO2(тв) –943,9 50,3 –888,6 
Zn(тв) 0 41,6 0 

ZnO(тв) –349,0 43,5 –318,2 

ЗАДАЧИ 

21. Какой объем газообразного HCl в расчете на нормаль-
ные условия получится при его синтезе из элементов, если при 
этом выделилось 5400 кДж тепла? 

22. Какое количество теплоты будет затрачено, если 300 г 
Fe3O4 прореагирует по реакции 

Fе3О4(тв) + СО(г) = 3FеО(тв) + СО2(г)? 
23. При сгорании бензола по реакции  

С6Н6(ж) + 15/2 О2 ⇄ 6СО2(г) + 3Н2О(г) 
выделилось 4600 кДж тепла. Какая масса бензола была сожже-
на? Какой объем кислорода (н.у.) при этом был затрачен? 

24. Какая масса хрома была получена по реакции  
Cr2O3(тв) + 2Al(тв) = Al2O3(тв) + 2Cr(тв), 

если при этом выделилось 7400 кДж теплоты? 
25. Определите стандартную энтальпию образования ок-

сида серы (VI), если при сгорании 2 моль серы выделяется 
790,4 кДж теплоты. 

26. При восстановлении 0,5 моль диоксида кремния магни-
ем выделяется 145,5 кДж теплоты. Определите стандартную эн-
тальпию образования оксида магния, если известна ∆Н0

f(SiO2(тв)). 
27. Какое количество теплоты выделится при взаимодей-

ствии 11,2 л хлора (н.у.) с фосфором по уравнению  
2Р(тв) + 5Сl2(г) = 2РСl5(г)? 
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28. При сгорании газообразного аммиака NН3 образуются 
пары воды и оксид азота (II). Рассчитайте количество теплоты, 
которое выделится при сгорании 22 литров аммиака. 

29. Рассчитайте количество теплоты, которое выделяется 
(или поглощается) в процессе окисления 44 моль серы по урав-
нению 

S(тв) + 2N2O(г) = SO2(г) + 2N2(г). 
Какой объем оксида азота (н.у.) при этом израсходуется? 

30. При взаимодействии 21,0 г железа с серой выделилось 
37,7 кДж теплоты. Рассчитайте стандартную энтальпию образо-
вания сульфида железа (II). 

31. Рассчитайте массу образовавшегося оксида железа (III), 
если в процессе его получения по реакции 

4FeS2(тв) + 11О2(г) = 2Fe2O3(тв) + 8SO2(г) 
выделилось 560 кДж теплоты. Рассчитайте объем образовавше-
гося SO2 (н.у.). 

32. Сколько литров СО2 (н.у.) образовалось при сжигании 
СО, если при этом выделилось 13 кДж теплоты? 

33. Какое количество энергии в форме теплоты надо затра-
тить для разложения 100 г жидкой воды на водород и кислород? 
Какой объем (н.у.) водорода при этом будет получен? 

34. На восстановление оксида железа водородом:  
Fe2O3(тв) + 3Н2(г) = 2Fе(тв) + 3Н2О(г) 

затрачено 3400 кДж теплоты. Какова масса полученного железа? 
35. Вычислите количество теплоты, выделяющейся при 

сгорании 4 м3 этана С2Н6. Какая масса Н2О при этом образуется? 
36. При сгорании 5 л (н.у.) газообразного ацетилена (С2Н2) 

с образованием газообразных воды и оксида углерода (IV) вы-
деляется 281 кДж теплоты. Рассчитайте стандартную энтальпию  
образования ацетилена. 

37. При сгорании 27,2 г сероводорода по реакции 
2H2S(г) + O2(г)  =  2H2O(ж) + 2S(тв) 

выделяется 212 кДж теплоты. Вычислите стандартную энталь-
пию образования сероводорода, считая ∆Н0

f(H2О(ж)) известной. 
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38. При сгорании 40 г метанола по реакции  
2СН3ОН(г) + 3О2(г) = 2СО2(тв) + 4H2O(г) 

выделяется 840 кДж теплоты. Вычислите ∆Н0
f(CH3OH(г)), если 

известны ∆Н0
f(СО2(г)) и ∆Н0

f(Н2O(г)). 
39. Железо образуется по реакции 

Fe2O3(тв) + 2А1(тв) = 2Fe(тв) + Al2O3(тв). 
Рассчитайте тепловой эффект реакции при образовании 66 кг Fе. 

40. При полном сгорании этилена С2Н4(г) до СО2(г) и Н2О(г) 
выделилось 669 кДж теплоты. Рассчитайте объем вступившего 
в реакцию кислорода (н.у.). 

3.2. Направленность  химических  реакций  

При изучении химических процессов важно оценить воз-
можность или невозможность их самопроизвольного протекания. 
Энтальпия реакции не определяет направление процесса: само-
произвольно могут протекать как экзотермические, так и эндо-
термические процессы. 

В химическом процессе одновременно действуют две тен-
денции – стремление системы перейти в состояние с наимень-
шей энергией с образованием новых связей и стремление частиц 
к наиболее беспорядочному расположению, наиболее вероятно-
му состоянию. Количественной мерой первой тенденции явля-

ется изменение энтальпии процесса 0
rН ,∆  второй – энтропия S и 

произведение термодинамической температуры на изменение 

энтропии процесса 0
r(Т S ).⋅ ∆   

Суммарный эффект двух противоположных тенденций в 
химических процессах (при р = const, T = const) отражает изме-

нение энергии Гиббса реакции 0
r( G ,кДж) :∆  

0 0 0
r r rG Н Т S ,∆ = ∆ − ⋅ ∆                              (17) 

где 0
rS∆  – изменение энтропии химической реакции, Дж/К. 
0
rS ,∆  как и изменение энтальпии 0

rН ,∆  не зависит от пути 

процесса, а только от начального и конечного состояния систе-
мы и для реакции (1) запишется: 



21 

0
rS∆  = [ν(С)⋅S0(С) + ν(D)⋅S0(D)] – [ν(А)⋅S0(А) + ν(В)⋅S0(B)],  (18) 

где S0(А), S0(В), S0(С), S0(D) – стандартные энтропии соответст-
вующих веществ, Дж/моль⋅К, приводятся в справоч-
никах. 

По изменению энергии Гиббса реакции судят о возмож-
ности и направлении самопроизвольно протекающего хи-
мического процесса: 

1. Если 0
rG∆  < 0, то процесс самопроизвольно может про-

текать в прямом направлении; чем меньше значение 0
rG ,∆  тем 

более вероятно протекание процесса. 

2. Если 0
rG∆  > 0, то прямой процесс в данных условиях 

протекать не может, а вероятно протекание обратного процесса, 

т.к. 0
rG∆ (прямой реакции) = – 0

rG∆ (обратной реакции). 

3. Если 0
rG∆  = 0, то система находится в состоянии термо-

динамического равновесия и ∆Η 0
r  = Т⋅ 0

rS .∆  

Пример 10. а) Возможно ли восстановление Fе2О3 при 
стандартных условиях (с.у.) по реакции 

Fе2О3(тв) + 3Н2(г) = 2Fе(тв) + 3Н2О(г),  ∆Η 0
r  = 96,61 кДж? 

б) При какой температуре начнется восстановление? 

Решение. а) Рассчитаем 0
rG∆  при Т = 298 К (с.у.): 

0
rG∆  = ∆Η 0

r – Т· 0
rS ,∆  

∆S0
r = [ν(Fе(тв))·S

0(Fe(тв)) + ν(Н2О(г))·S
0(Н2О(г))] – 

– [ν(Fе2О3(тв))·S
0(Fе2О3(тв)) + ν(Н2(г))·S

0(Н2(г))] = 
= [2·27,2 + 3·188,7] – [1·90 + 3·130,6] =  

= 138,7 Дж/К = 0,1387 кДж/К. 
0
rG∆  = 96,61 – 298·0,1387 = 55,28 кДж. 

Так как 0
rG∆  > 0, то прямая реакция невозможна, при этих 

условиях может идти обратная реакция – окисление железа. 
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б) Чтобы реакция протекала, необходимо соблюдение ус-
ловия: 

0
rG∆  = ∆Η 0

r  – Т· 0
rG∆  < 0. Откуда 

0
r
0
r

96,61
Т 696,5 К.

0,1387S

∆Η> = =
∆

 

Следовательно, восстановление оксида железа водородом 
возможно при температуре выше 696,5 К. 

Изменение энергии Гиббса реакции не зависит от пути ре-
акции, а только от начального и конечного состояний системы и 
для реакции (1) при с.у. запишется: 

∆G0
r  = [ν(С)⋅∆G0

f (С) + ν(D)·∆G0
f (D)] – 

– [ν(А)·∆G0
f (А) + ν(В)·∆G0

f (В)],                     (19) 

где ∆G0
f (А), ∆G0

f (В), ∆G0
f (С), ∆G0

f (D) – стандартные энергии 
Гиббса образования соответствующих веществ, 
кДж/моль, приводятся в справочниках. 

∆∆∆∆G 0
f (простых веществ) = 0. 

Пример 11. Прямая или обратная реакция будет протекать 
самопроизвольно при с.у.: СН4(г) + СО2(г) = 2СО(г) + 2Н2(г)? 

Решение. ∆G 0
r  = 2·∆G 0

f (СО) – [∆G 0
f (CН4) + ∆G 0

f (СО2)] =  
= 2·(–137,27) – [–50,79 – 394,38] = 170,63 кДж. 

Так как ∆G0
r  > 0, то прямая реакция при с.у. не протекает, 

при этих условиях возможно протекание обратной реакции. 

ЗАДАЧИ 

41. На основании термодинамических расчетов определите, 
при каких температурах возможно получение негашеной извес-
ти обжигом известняка: 

СаСO3(тв) = СаО(тв) + СO2(г). 
42. Можно ли длительное время хранить при 25 °С гаше-

ную известь на воздухе, в котором всегда присутствует диоксид 
углерода: 

Са(ОН)2(тв) + СО2(г) = СаСО3(тв) + Н2О(ж)? 
Ответ подтвердите термодинамическими расчетами. 
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43. Сравнением величин 0
rG∆  определите, какая из реак-

ций более вероятна при 1000 °С: 
Fe2О3(тв) + СО(г) = 2FeО(тв) + CO2(г) 

или 
Fe2О3(тв) + 3СО(г) = 2Fe(тв) + 3CO2(г). 

44. Возможно ли восстановление Fе3О4 оксидом углерода 
при температуре 600 °С по реакции 

Fe3O4(тв) + CO(г) = 3FeO(тв) + CO2(г)? 
45. Рассчитайте температуру, выше которой хлорид аммо-

ния разлагается по уравнению 
NН4Сl(тв) = NН3(г) + НCl(г). 

46. Рассчитайте при 298 и 1000 К 0
rG∆  и определите, мо-

жет ли при этих температурах протекать реакция 
CuO(тв) + H2(г) = Cu(тв) + Н2О(г). 

47. Определите направление самопроизвольного процесса 
при 25 °С: 

2Мg(тв) + СO2(г) = 2MgO(тв) + С(тв). 
Изменится ли направление процесса при повышении тем-

пературы до 900 °С? 
48. При какой температуре становится возможным процесс 

окисления аммиака по уравнению 
4NН3(г) + 3О2(г) = 2N2(г) + 6Н2О(г)? 

49. Будет ли образовываться СаСО3 по реакции взаимодей-
ствия оксида кальция с СО2 при 30 °С? Напишите уравнение ре-
акции и рассчитайте изменение энергии Гиббса реакции. 

50. При какой из температур – 400 К или 1000 К – будет 
протекать реакция 

Fе2О3(тв) + 3Н2(г) = 2Fе(тв) + 3Н2О(г)? 
Ответ подтвердите термодинамическими расчетами. 

51. Используя табличные значения ),B(0
f∆Η  S0(B), опреде-

лите, при каких температурах возможны реакции восстановле-
ния диоксида титана углеродом и водородом: 

ТiО2(тв) + 2С(тв) = Тi(тв) + 2СО(г), 
ТiО2(тв) + 2H2(г) = Тi(тв) + 2H2О(г). 
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52. Рассчитав величину 0
rG ,∆  определите, устойчив ли 

РСl5 при 25 °С  и 500 °С  к разложению по реакции 
РСl5(г) = РСl3(г) + Сl2(г)· 

53. Возможна ли реакция гидратации этилена при 25 °С 
с целью получения этилового спирта: 

С2Н4(г) + Н2О(ж) = С2Н5ОН(ж)? 

54. Рассчитайте 0
rG∆  и определите, возможна ли при ком-

натной температуре реакция 
2NО(г) + О2(г) = 2NО2(г). 

55. При какой из температур – 300 К или 1300 К – будет 
протекать реакция 

Fе3О4(тв) + 4Н2(г) = 3Fе(тв) + 4Н2О(г)? 
56. Можно ли получить карбонат бария взаимодействием 

оксида с СО2 при 25 °С? Напишите уравнение реакции и рассчи-
тайте изменение энергии Гиббса реакции. 

57. Гашение извести осуществляется по реакции 
СаO(тв) + H2O(ж) = Ca(OH)2(тв). 

Рассчитайте величину изменения энергии Гиббса системы и 
определите возможность протекания процесса при стандартных 
условиях. 

58. Используя табличные значения ∆G 0
f ,298,  определите 

направление самопроизвольного процесса и величину 
изменения энергии Гиббса реакции 

FeO(тв) + Fe2O3(тв) = Fe3O4(тв). 
59. Возможна ли при температуре 25 °С реакция 

СН4(г) + СО2(г) = 2СО(г) + 2Н2(г)? 
При какой температуре наступит равновесие в системе? 
60. Определите направление самопроизвольного процесса 

при температуре 1000 К для реакции 
2СO(г) + O2(г) = 2CO2(г). 

При какой температуре наступит равновесие в системе? 
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4. ОСНОВЫ ХИМИЧЕСКОЙ КИНЕТИКИ 
И РАВНОВЕСИЯ 

4.1. Скорость  химических  реакций  

Скорость химической реакции (ϑ ) определяется числом 
молей вещества B, вступившего в реакцию (или получившегося в 
результате реакции) за единицу времени в единице объема. 

 ϑ  = 
∆C(B)

,
V ∆τ

±
⋅

  моль/л·с.   (20) 

При расчете скоростей химических реакций необходимо 
учитывать, что реакции бывают гомогенными – 
протекающими в одной фазе: 2NO(г) + О2(г) = 2NO2(г), или 
гетерогенными – протекающими в системах, состоящих из 
нескольких фаз: С(тв) + О2(г) = СО2(г). 

Скорость химических реакций зависит: 1) от природы 
реагирующих веществ; 2) концентраций реагирующих веществ; 
3) давления (газы); 4) температуры; 5) от наличия катализатора. 

Зависимость скорости реакции от концентрации реаги-
рующих веществ определяется законом действующих масс 

а) для гомогенных реакций: 
ν(А)·А(г) + ν(В)·В(г) = ν(С)·С(г) + ν(D)·D(г);             (21) 

А В
( ) (В)k С С ,ν ν
Αϑ = ⋅ ⋅

��

   С D
(C) (D)k С С ,ν νϑ = ⋅ ⋅

��

            (22) 

где ϑϑ
��

,  – скорости прямой и обратной реакций, моль/л·c; 

С(А), С(В) – концентрации реагентов, моль/л; 
С(С), С(D) – концентрации продуктов реакций, моль/л; 
ν(А), ν(В), ν(С), ν(D) – стехиометрические коэффициенты 

в уравнении реакции; 
б) для гетерогенных реакций: 

νА⋅А(г) + νВ·В(тв) = νС·С(г) + νD·D(тв);                   (23) 
АСk ν

Α⋅=ϑ
��

,      С
Ck С .νϑ = ⋅

��

                        (24) 
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Концентрации веществ, находящихся в конденсированных 
состояниях, в выражения скоростей не включают ввиду их по-
стоянства. 

Зависимость скорости реакции от температуры опреде-
ляется правилом Вант-Гоффа: 

2Тϑ =
2 1Т Т

10
Т1 γ ,

−

ϑ ⋅                                    (25) 

где 1Тϑ  и 2Тϑ  – скорости реакции при температурах Т1 и Т2; 

 γ – температурный коэффициент реакции (обычно γ = 2 ÷ 4). 
В начальный момент реакции концентрации реагентов 

имеют некоторые (любые заданные) значения С0(А) и С0(В), 
а концентрации продуктов, как правило, равны нулю С0(С) = 
= С0(D) = 0. В ходе реакции происходит уменьшение концен-
трации реагентов и увеличение концентрации продуктов. К мо-
менту времени τ концентрации рассчитываются по уравнениям: 

для реагентов: Сτ(Α) = С0(А) –∆С(А); 
для продуктов: Сτ(С) = С0(С) + ∆С(С).   (26) 

При этом    =∆
)ν(А
)А(С =∆

)ν(В
)В(С

=∆
)ν(А
)А(С С(D)

.
ν(D)

∆   (27) 

4.2. Химическое  равновесие  

Состояние системы, когда ϑ=ϑ
��

, называется химиче-
ским равновесием и характеризуется константой равнове-
сия K. 

Для гомогенных реакций типа (21): 

 
С D

А В

ν ν

ν ν

[С] [D]
K ;

[А] [В]

⋅=
⋅

  (28) 

для гетерогенных реакций типа (23): 

 
C

A

ν

ν

[C]
K ,

[A]
=   (29) 

где [А], [В], [С], [D] – равновесные концентрации соответст-
вующих веществ, моль/л, расчет которых аналогичен 
расчету Cτ. 
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Константа равновесия зависит от температуры, но не зави-
сит от концентраций веществ, образующих систему. 

Пример 12. В реакции Н2(г) + I2(г) ⇄ 2НI(г) исходные концен-
трации реагентов равны (моль/л): С0(Н2) = 0,8; С0(I2) = 0,7. Во 
сколько раз изменится скорость прямой реакции к моменту вре-
мени, когда концентрация Н2 станет равной 0,3 моль/л? 

Решение. Изменение скорости реакции:  

( )0 2 0 20

2 2

k С С ( )
,

k С (Н ) С ( )τ τ τ

⋅ Η ⋅ Ιϑ =
ϑ ⋅ ⋅ Ι

�
�

� �

 

где 0ϑ
�

 – скорость реакции в начальный момент; 

τϑ
�

 – скорость реакции в момент времени τ. 
По условию Сτ(Н2) = 0,3 моль/л. Следовательно, задача сво-

дится к определению Сτ(I2) = C0(I2) – ∆Cτ(I2) по (26). 
Учитывая, что ν(Η2) = ν(Ι2) = 1, и используя (27): 

( ) ( )
)ν(Ι

∆С

)ν(Н
∆С

2

2

2

2 Ι=Η , получаем: ∆С(Н2) = ∆С(Ι2). 

Из (26): ∆С(Н2) = С0(Н2) – Сτ(Ι2) = 0,8 – 0,3 = 0,5 моль/л. 
Отсюда ∆С(Ι2) = 0,5 моль/л  и Сτ(Ι2) = 0,7 – 0,5 = 0,2 моль/л. 

Изменение скорости:      0 0,8 0,7
9,33.

0,3 0,2τ

ϑ ⋅= =
⋅ϑ

�

�  

Таким образом, скорость прямой реакции уменьшилась 
в 9,33 раза. 

Направление смещения химического равновесия определя-
ется принципом Ле Шателье: если на систему, находящуюся в 
равновесии, производится внешнее воздействие, то в ней 
произойдет смещение равновесия в таком направлении, ко-
торое ослабит это воздействие. 

Пример 13. а) Напишите выражение константы равновесия 
реакции 10NО(г) + Р4(г) ⇄ 5N2(г) + Р4О10(тв), ∆Η 0

r  < 0. 
Решение. Данная реакция гетерогенная, и по (29): 

5
2

10
4

[N ]
K .

[NO] [P ]
=

⋅
 

б) В каком направлении смещается равновесие данной ре-
акции при повышении температуры? 
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Решение. При повышении температуры, согласно принци-
пу Ле Шателье, равновесие смещается в сторону эндотермиче-

ской реакции (∆Η 0
r  > 0). Так как прямая реакция – экзотермиче-

ская 0
r( Н 0),∆ <  то при повышении температуры равновесие 

сместится в сторону обратной реакции, т.е. влево; 
в) В каком направлении смещается равновесие данной ре-

акции при повышении давления? 
Решение. Увеличение общего давления в реакциях с уча-

стием газообразных веществ смещает равновесие по принципу 
Ле Шателье в сторону уменьшения числа молей газообразных 
веществ, т.е. уменьшения давления. 

В данной реакции при увеличении давления равновесие 
сместится вправо, т.к. ν(NO) + ν(P4) = 11 моль > ν(N2) = 5 моль. 

Пример 14. В системе 2NO2(г) ⇄ 2NO(г) + O2(г), K = 12,8, 
равновесная концентрация О2 составила 0,2 моль/л. Определите 
начальную концентрацию реагента. 

Решение.     C0(NO2) = [NO2] + ∆C(NO2) 
[NO2] находим, используя константу равновесия (28): 

[ ]2
2

2
2

[NО]
K ,

[NO ]

⋅ Ο
=  откуда [ ] [ ]

.
K

ONO
]NO[ 2

2

2

⋅=  

В соответствии с (26) запишем:  
[ΝΟ] = C0(NO) + ∆C(NO);   [О2] = С0(О2) + ∆С(О2). 

Поскольку для продуктов С0(О2) = 0; C0(NO) = 0, то  
[О2] = ∆С(О2) = 0,2 моль/л;  [ΝΟ] = ∆C(NO). 

∆C(NO2), ∆C(NO) рассчитываем, используя соотноше-
ния (27) и коэффициенты из уравнения реакции (моль):  

ν(NO2) = ν(NO) = 2, ν(O2) = 1; 
( )

( )
( )

( )2

2

2

2

Ον

Ο∆С

ΝΟν

ΝΟ∆С = ; 

( ) ( ) ( )
( )

2 2
2

2

∆С Ο ν ΝΟ 0,2 2
∆С ΝΟ 0,4 моль/л.

ν Ο 1

⋅ ⋅= = =  

Так как ν(NO2) = ν(NO), то и ∆С(NO) = ∆C(NO2) = 0,4 моль/л. 
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Итак, [ΝΟ] = 0,4 моль/л, ∆C(NO2) = 0,4 моль/л, соответственно 
2

2
0,4 0,2

[NO ] 0,05 моль/л,
12,8

⋅= =  

С0(ΝΟ2) = 0,05 + 0,4 = 0,45 моль/л. 

ЗАДАЧИ 

61. В процессе реакции 2N2(г) + O2(г) ⇄ 2N2O(г) концентра-
ция N2 уменьшилась на 0,7 моль/л. Как при этом изменилась 
концентрация О2? Во сколько раз изменится скорость прямой 
реакции при увеличении концентрации N2 в 2 раза и уменьше-
нии концентрации О2 в 4 раза? Напишите выражение константы 
равновесия. Прямая реакция эндотермическая. Как надо изме-
нить температуру, чтобы увеличить выход N2O? 

62. Напишите выражение константы равновесия реакции 

Fe2O3(тв) + 3CO(г) ⇄ 2Fe(тв) + 3CO2(г),   ∆Η 0
r  < 0. 

Во сколько раз изменится скорость прямой реакции при 
увеличении концентрации СО в 3 раза? В каком направлении 
сместится равновесие данной реакции: а) при уменьшении дав-
ления; б) повышении температуры? 

63. Рассчитайте константу равновесия реакции 

2NF3(г) + 3H2(г) ⇄ 6HF(г) + N2(г) 
[В], моль/л     0,7          0,4           0,9        ? 
В каком направлении сместится равновесие указанной ре-

акции при увеличении давления в системе в 2 раза? 

64. Реакция идет по уравнению 2S(тв) + 2NO2(г) ⇄ 2SO2(г) + N2(г). 
Во сколько раз изменится скорость обратной реакции при 

увеличении давления в системе в 2 раза? В каком направлении 
сместится равновесие при этом? Напишите выражение констан-
ты равновесия этого процесса. 

65. Во сколько раз изменится скорость прямой реакции 

2SO2(г) + O2(г) ⇄ 2SO3(г), если объем газовой смеси уменьшить 
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в 3 раза? Напишите выражение константы равновесия. В каком 
направлении сместится равновесие при нагревании на 80°, если 
γ 2,2,  а γ 2,8?= =� �

 

66. В каком направлении смещается равновесие в системе  

2Mg(NO3)2(тв) ⇄ 2MgO(тв) + 4NO2(г) + O2(г), ∆Η 0
r  > 0: 

а) при повышении давления; б) понижении температуры?  
Напишите выражение константы равновесия. Во сколько 

раз изменится скорость обратной реакции, если концентрацию 
NO2 уменьшить в 3 раза? 

67. В системе       N2(г) + 3H2(г) ⇄ 2NH3(г) 
С0, моль/л     0,7       2,0           0 

Во сколько раз изменится скорость прямой реакции к мо-
менту, когда концентрация N2 станет равной 0,2 моль/л? Напи-
шите выражение константы равновесия этого процесса. Как на-
до изменить давление, чтобы увеличить выход NH3? 

68. Рассчитайте скорость прямой реакции  

Si(тв) + 4HCl(г) ⇄ SiCl4(г) + 2Н2(г) 
в начальный момент, когда С0(HСl) = 2,5 моль/л, и в тот момент, 

когда прореагирует 40% HСl; k
�

 = 0,8 л3/(моль3⋅с). Во сколько 
раз изменится скорость прямой реакции при понижении темпе-
ратуры на 40°, если γ 2, 4?=�  Напишите выражение константы 

равновесия данной реакции. 
69. Реакция протекает по уравнению 

CО2(г) + 4Н2(г) ⇄ CН4(г) + 2Н2О(ж),   ∆Η 0
r  < 0 

С0, моль/л     0,5        1,2           0            0 
Вычислите концентрации Н2 и CН4 в момент времени, когда 

концентрация CО2 уменьшится на 0,2 моль/л. Во сколько раз 
при этом уменьшится скорость прямой реакции? Запишите вы-
ражение константы равновесия этого процесса. Как надо изме-
нить температуру (повысить или понизить), чтобы сместить 
равновесие в направлении протекания обратной реакции?  
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70. Во сколько раз изменится скорость прямой и обратной 

реакции 3CuO(тв) + 2NH3(г) ⇄ 3Cu(тв) + N2(г) + 3H2O(г)? В каком 
направлении сместится равновесие при увеличении давления 
в 3 раза? Напишите выражение константы равновесия данной 
реакции. 

71. Рассчитайте константу равновесия реакции  

СН4(г) + СО2(г) ⇄ 2СО(г) + 2Н2(г), если известно (моль/л): 
[СН4] = 0,6; [СO2] = 0,9; [СО] = 0,8. В каком направлении сме-
стится равновесие при увеличении объема системы? 

72. Как надо изменить давление и температуру в системе 

С(тв) + 2Cl2(г) ⇄ СCl4(г), ∆Η 0
r  < 0, 

чтобы увеличить выход продукта? Напишите выражение кон-
станты равновесия данной реакции. Чему равна скорость пря-
мой реакции, если концентрация Cl2 равна 1,7 моль/л, а констан-
та скорости реакции 0,8 л/(моль⋅с)? 

73. Реакция протекает по уравнению   

    2NH3(г) + 3Cl2(г) ⇄ N2(г) + 6HCl(г) 
С0, моль/л      1,0            1,4           0          0 
Каковы равновесные концентрации всех веществ, если к 

моменту равновесия прореагировало 60% NH3? Рассчитайте 
константу равновесия. В каком направлении сместится равнове-
сие при уменьшении концентрации аммиака? 

74. Почему при изменении давления не смещается равно-

весие системы Н2(г) + Cl2(г) ⇄ 2HCl(г), но смещается равновесие 

системы H2(г)  + I2(тв) ⇄ 2HI(г)? Ответ подтвердите расчетом ско-
ростей прямой и обратной реакций в указанных системах до и 
после увеличения давления в 3 раза. 

75. В каком направлении сместится равновесие и во сколь-
ко раз изменится скорость прямой и обратной реакции  

CS2(г) + 4Н2(г) ⇄ 2H2S(г) + СН4(г) при уменьшении объема системы 
в 2 раза? Напишите выражение константы равновесия. 
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76. Рассчитайте равновесные концентрации всех веществ 

в системе Н2(г) + CO2(г) ⇄ CO(г) + H2O(г), K = 1, если C0(Н2) = 
= 2,0 моль/л; C0(CO2) = 3,0 моль/л. В каком направлении сме-
стится равновесие: а) при увеличении давления; б) увеличении 
концентрации Н2? 

77. Рассчитайте константу равновесия для реакции   

    4NH3(г) + 5O2(г) ⇄ 4NО(г) + 6H2O(г) 
[В], моль/л     0,5        1,3           0,8            ? 

Как надо изменить давление (понизить или повысить), 
чтобы увеличить выход продуктов реакции?  

78. Константа скорости прямой реакции 

2As(тв) + 3H2(г) ⇄ 2AsH3(г) равна 0,3 л2/(моль2⋅с); С0(H2) = 0,8 моль/л. 
Вычислите скорость реакции в начальный момент времени 

и в тот момент, когда прореагировало 0,51 моль/л H2. Какой в 
этот момент будет концентрация AsH3? Напишите выражение 
константы равновесия. Как надо изменить давление (повысить 
или понизить), чтобы увеличить выход продукта реакции? 

79. Напишите выражение константы равновесия реакции  

          CO(г) + 2H2(г) ⇄ CH3OH(ж),  ∆Η 0
r  < 0 

С0, моль/л      1,8        2,5              –                   
Во сколько раз изменится скорость прямой реакции к мо-

менту времени, когда концентрация CO уменьшится на 
0,7 моль/л? В каком направлении сместится равновесие реакции: 
а) при увеличении давления; б) повышении температуры? 

80. Рассчитайте, во сколько раз уменьшится скорость пря-

мой реакции 2S(тв) + 3O2(г) ⇄ 2SO3(г), ∆Η 0
r  < 0, если исходная 

концентрация O2 равна 2,5 моль/л, а к моменту наступления 
равновесия прореагировало 60% O2. Напишите выражение кон-
станты равновесия данной реакции. Как надо изменить давление 
и температуру, чтобы увеличить выход продукта реакции? 
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5. РАСТВОРЫ 

5.1. Способы  выражения  концентрации  
растворов  

Растворы – это гомогенные (однофазные) системы пе-
ременного состава, образованные растворителем и раство-
ренным веществом. Концентрация – это величина, выра-
жающая содержание растворенного вещества (B) в растворе. 
Существует несколько способов выражения концентрации рас-
творов:  

массовая доля вещества 
(р-ра)

m(B)
ω(B) 100%;

m
= ⋅    (30) 

молярная концентрация 
(р-ра)

n(B)
С(B) ,

V
=  моль/л (или М);      (31) 

молярная концентрация эквивалентов вещества  

эк
эк

(р-ра)

n (B)
С (B) ,

V
=  моль-эк/л (или Н);   (32) 

моляльная концентрация m
2

n(B)
С (B) ,

m(H O)
=  моль/кг;   (33) 

молярная доля компонента раствора  

2

n(B)
X(B) ;

n(B) n(H O)
=

+
                            (34) 

титр раствора 
(р-ра)

m(B)
Т(B) ,

V
=  г/см3.                 (35) 

Масса раствора равна сумме масс растворенных веществ и 
растворителя: 

m(р-ра) = m(H2O) + m(B).                (36) 
Масса (m) и объем раствора (V) связаны между собой через 

плотность раствора (ρ(р-ра), обычно измеряется в г/см3): 
m(р-ра) = ρ(р-ра)·V(р-ра).   (37) 
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Все разобранные примеры, а также задачи для само-
стоятельного решения даны для водных растворов. 

Пример 15. В 190 г воды растворили 10 г CaSO4. Опреде-
лите: а) массовую долю растворенного вещества ω(CaSO4); 
б) молярную концентрацию раствора C(CaSO4); в) моляльную 
концентрацию раствора Cm(CaSO4). Плотность раствора 1,1 г/см3. 

Решение. а) Расчет массовой доли растворенного вещества. 

Из определения (30): 4
4

(р-ра)

m(СaSO )
(СaSO ) 100%.

m
ω = ⋅  

В соответствии с (36): m(р-ра) = m(H2O)  + m(CaSO4). 

4
10

ω(СaSO ) 100 5%.
(190 10)

= ⋅ =
+

 

б) Расчет молярной концентрации вещества в растворе 
по (31): 

4
4

(р-ра)

n(CaSO )
С(CaSO ) .

V
=

 

4
4

4

m(СaSO )
n(СaSO )

M(CaSO )
=  моль;  M(CaSO4) = 136 г/моль. 

Рассчитаем объем раствора с использованием (37): 

(р-ра) 3
(р-ра)

(р-ра)

m 200
V 181,8 см ;

 ρ 1,1
= = =

 

4
4

4 2

m(СaSO ) 10
C(СaSO ) 0,40 моль/л.

M(CaSO ) m(H O) 136 0,1818
= = =

⋅ ⋅
 

Объем раствора должен быть выражен в литрах. 
в) Расчет моляльной концентрации вещества в растворе 

по (33): 

4
m 4

4 2

m(СaSO ) 10
C (СaSO ) 0,39 моль/кг.

M(CaSO ) m(H O) 136 0,190
= = =

⋅ ⋅
 

Масса растворителя (воды) должна быть выражена в кг. 
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Пример 16. Определите: а) молярную концентрацию; 
б) молярную концентрацию эквивалентов MnCl2; в) титр рас-
твора, если в 200 см3 раствора содержится 2,52 г MnCl2. 

Решение. а) Расчет молярной концентрации раствора 
MnCl2 из определения (31): 

2 2
2

(р-ра) 2 (р-ра)

n(MnCl ) m(MnCl )
С(MnCl )

V M(MnCl ) V

2,52
0,1 моль/л.

126 0,2

= = =
⋅

= =
⋅

 

б) Расчет молярной концентрации эквивалентов MnCl2 

по (32): 

Способ I. эк 2
эк 2

(р-ра)

n (MnCl )
С (MnCl ) ,

V
=  моль-эк/л. 

2
эк 2

эк 2

m(MnCl )
n (MnCl ) ,

М (MnCl )
=  моль-эк. 

2
эк 2

2

М(MnCl )
М (MnCl ) ,

(MnCl )
=

Ζ
 г/моль-эк. 

Z(MnCl2) = 2, определение Z(В) см. в разделе 2. Тогда 

2 2
эк 2

2 (р-ра)

m(MnCl ) Z(MnCl )
С (MnCl )

M(MnCl ) V

⋅= =
⋅

2,52 2
0,2

126 0,2

⋅ =
⋅

моль-эк/л. 

Способ II.  Если известна С(MnCl2), то 

эк 2 2 2С (MnCl ) C(MnCl ) Z(MnCl )= ⋅ = 0,1 2 0,2 моль-эк/л.⋅ =  

в) Расчет титра раствора в соответствии с (35):  

2
2

(р-ра)

m(MnCl ) 2,52
Т(MnCl ) 0,0126

V 200
= = =  г/см

3. 

Пример 17. Определите: а) молярную концентрацию; 
б) молярную долю раствора KNO3 с массовой долей 6%,  
ρ(р-ра) = 1,067 г/см3. 

Решение. а) 3
3

3 (p-pa)

m(KNO )
С(KNO ) ,  моль/л.

M(KNO ) V
=

⋅
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Примем V(р-ра) = 1 л = 1000 см3.  
Тогда его масса m(р-ра) = V(р-ра)⋅ρ = 1000⋅1,067 = 1067 г. 

Из (30): 3

(p-pa)

m(KNO )
ω 100%,

m
= ⋅  получаем: 

3 (p-pa)
3

(KNO ) m 6 1067
m(KNO ) 64,02 г.

100 100

ω ⋅ ⋅= = =  

M(KNO3) = 101 г/моль и 3
64,02

С(KNO ) 0,63 моль/л.
101 1

= =
⋅

 

б) Молярная доля вещества в растворе в соответствии с (34) 
и (3): 

3
3

3 2

3 3

3 3 2 2

n(KNO )
X(KNO )

n(KNO ) n(H O)

m(KNO ) / M(KNO )

m(KNO ) / M(KNO ) m(H O) / M(H O)

= =
+

= =
+

 

64,02 / 101
0,011 1,1%.

64,02 / 101 1002,98 / 18
= = =

+
 

При этом m(H2O) = m(р-ра) – m(KNO3) = 1067 – 64,02 = 1002,98 г. 

ЗАДАЧИ 

81. Рассчитать массу BaCl2, содержащегося в 200 мл рас-
твора с Сэк(BaCl2) = 2,5 Н, плотность которого 1,18 г/см3. 

82. Молярная концентрация эквивалентов раствора MgSO4 
равна 0,2 моль-эк/л, его плотность 1,04 г/см3. Рассчитать 
С(MgSO4), Сm(MgSO4), ω(MgSO4), Х(MgSO4). 

83. Аммиак, объем которого при н.у. 2,8 л, растворили в 
воде, и объем раствора довели до 500 мл. Рассчитать молярную, 
моляльную концентрацию раствора, если его плотность 1 г/см3. 

84. Сколько граммов AlCl3 надо растворить в 2 л воды, 
чтобы получить раствор с Сm(AlCl 3) = 0,1 моль/кг. Рассчитать 
ω(AlCl 3), С(AlCl 3), Сэк(AlCl 3), плотность раствора 1,12 г/см3. 
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85. Определить массовую долю, молярную концентрацию 
эквивалентов, молярную долю в растворе CaCl2 с молярной 
концентрацией 1 моль/л, плотность которого равна 1,12 г/см3. 
Сколько граммов CaCl2 содержится в 400 мл этого раствора? 

86. Определить С(H2SO4), Сэк(H2SO4), Х(H2SO4) 60%-ного 
раствора H2SO4, плотность которого 1,50 г/см3. 

87. Рассчитать массу нитрата натрия, содержащегося в 
растворе объемом 0,5 л с массовой долей NaNO3, равной 40%, 
плотность которого 1,32 г/см3. 

88. Какой объем раствора с ω(H2SO4) = 10% (плотность 
1,07 г/см3) потребуется для приготовления 40 мл 0,35 М раство-
ра серной кислоты? 

89. К 200 мл воды прилили 40 мл 2 М раствора KCl (плот-
ность 1,09 г/см3) и получили раствор плотностью 1,015 г/см3. 
Определить С(KCl), Сэк(KCl), Сm(KCl), ω(KCl). 

90. Титр раствора с FeSO4 равен 0,000228 г/см3. Опреде-
лить С(FeSO4) и Сэк(FeSO4). 

91. 10 г сульфата алюминия растворили в 500 г воды. Плот-
ность полученного раствора 1 г/см3. Вычислить С(Al2(SO4)3), 
Сэк(Al 2(SO4)3), ω(Al 2(SO4)3), Х(Al 2(SO4)3). 

92. Титр раствора CuSO4 равен 0,000160 г/см3. Определить 
С(CuSO4), Сэк(CuSO4), ω(CuSO4), Х(CuSO4). ρ(р-ра) = 1 г/см3. 

93. В 600 мл раствора AgNO3 плотностью 1,09 г/см3 со-
держится 65,4 г AgNO3. Определить С(AgNO3), Сэк(AgNO3), 
Сm(AgNO3), ω(AgNO3), Х(AgNO3). 

94. В 250 мл раствора содержится 3,55 г Na2SO4. Опреде-
лить С(Na2SO4) и Сэк(Na2SO4). 

95. Определить С(FeSO4), Сэк(FeSO4), Сm(FeSO4) 10%-ного 
раствора FeSO4, если его плотность 1,10 г/см3. 

96. В 100 г воды растворили 25 г ZnSO4 и получили рас-
твор плотностью 1,23 г/см3. Рассчитать С(ZnSO4), Сэк(ZnSO4), 
Сm(ZnSO4), ω(ZnSO4), Х(ZnSO4). 

97. В 750 мл раствора содержится 275 г H2SO4. Плотность 
раствора 1,22 г/см3. Определить С(H2SO4), Сэк(H2SO4), Сm(H2SO4), 
ω(H2SO4). 
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98. Определить С(K2CO3), Сэк(K2CO3), Сm(K2CO3) 10%-ного 
раствора этой соли (ρ(р-ра) = 1,11 г/см3). 

99. 70 г CaCl2 растворили в 250 мл воды. Плотность по-
лученного раствора 1,18 г/см3. Определить С(CaCl2), Сэк(CaCl2), 
Сm(CaCl2), ω(CaCl2), Х(CaCl2). 

100. К 200 мл воды добавили 36 г 27,3%-ного раствора 
H2SO4, плотность которого 1,20 г/см3. Определить ω(H2SO4), 
Сm(H2SO4). 

5.2. Водные  растворы  электролитов  

Кислоты, основания и соли называют электролитами, 
т.к. при растворении они частично (слабые электролиты) 
или полностью (сильные электролиты) диссоциируют, 
вследствие чего растворы электролитов проводят электриче-
ский ток.  

Схема диссоциации сильного электролита: 
 КхАу → хКу+  +  уАх–,  (38) 

где КхАу – формула электролита;  
Ку+ – катион;  
Ах– – анион. 
Процесс диссоциации слабых электролитов характери-

зуется константой электролитической диссоциации. Напри-

мер, для диссоциации слабой кислоты: НСN ⇄ H+ + CN–. 

 [ ]д

Н CN
К ,

HCN

+ −   ⋅   =   (39) 

где [Н+], [СN–] и [HCN] – равновесные концентрации катионов, 
анионов и молекул электролита в растворе, моль/л. 

Состояние электролита в растворе характеризует также 
степень электролитической диссоциации: 

 дисс

0

С
α ,

C
=   (40) 

где Сдисс – концентрация распавшегося (продиссоциировавше-
го) на ионы электролита; 

С0 – исходная концентрация растворенного электролита. 
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Между Кд и α для разбавленных растворов электролитов 
есть зависимость, названная законом разбавления Оствальда: 

 Кд = С⋅α2,    (41) 
где С – молярная концентрация раствора электролита, моль/л. 

Вода является слабым электролитом. В чистой воде по-
мимо молекул Н2О содержатся гидроксид-ионы ОН– и катионы 
водорода Н+ вследствие протекающей реакции диссоциации, 
схему которой выражают уравнением 

Н2О ⇄ Н+ + ОН–.  (42) 
В воде, а также в водных растворах разбавленных электро-

литов произведение концентраций ионов Н+ и ОН– есть вели-
чина постоянная, она называется ионным произведением 
воды Кв: 
при 25 °С             Кв = [Н+]·[ОН–] = 10–14,  (43) 
где [Н+], [ОН–] – равновесные концентрации ионов Н+ и ОН–, 

моль/л. 
Содержание Н+ и ОН–, т.е. кислотность среды, выражают 

также через водородный (рН) и гидроксильный (рОН) показатели:  
 рН = –lg[Н+];     рОН = –lg[ОН–]. (44) 

В зависимости от соотношения концентраций ионов Н+ и 
ОН– водные растворы электролитов могут быть: 

– нейтральными, если [Н+] = [ОН–] = 10–7моль/л,  
рН = рОН = 7; 

– кислыми, если [Н+] > 10–7 моль/л, рН < 7; 
– щелочными, если [Н+] < 10–7 моль/л, рН > 7. 
В чистой воде рН = рОН = 7. Для водных растворов элек-

тролитов выполняется соотношение  
рН + рОН = 14.  (45) 

Так как концентрации ионов Н+ и ОН– связаны между собой 
уравнением (43), то, зная концентрацию одного иона, можно 
вычислить концентрацию другого, а также рН и рОН растворов. 

Концентрацию любого иона Сi в растворе можно вы-
числить, если известна молярная концентрация раствора С(В) и 
степень диссоциации электролита α: 
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Ci = C(B)⋅α⋅Ni , моль/л,   (46) 
где Ni – число ионов данного сорта, образующихся при 

диссоциации одной молекулы электролита. 
Так, для сильных электролитов: 
H2SO4 → 2H+ + SO4

2–  N(H+) = 2; 
HNO3 → H+ + NO3

–  N(H+) = 1; 
Ca(OH)2 → Ca2+ + 2OH–  N(OH–) = 2; 
Al 2(SO4)3 → 2Al3+ + 3SO4

2– N(SO4
2–) = 3. 

В случае диссоциации кислоты: 
[Н+] = C(кислоты)⋅⋅⋅⋅α⋅⋅⋅⋅N(Н+), моль/л.    (47) 
В случае диссоциации основания: 
[ОН–] = C(основания)⋅⋅⋅⋅α⋅⋅⋅⋅N(ОН–), моль/л.    (48) 
При решении задач следует иметь в виду, что слабые элек-

тролиты диссоциируют частично и обратимо: 

HCN ⇄ H+ + CN–. 
Кроме того, слабые многоосновные кислоты (например, 

H2S) и слабые основания (например, Al(OH)3) диссоциируют 
ступенчато: 

I cтупень H2S ⇄ H+ + HS–     [ ]
8

дI
2

Н НS
К 6 10 .

Н S

+ −
−

   ⋅   = = ⋅  

II cтупень HS– ⇄ H+ + S2–       
2

14
дII

Н S
К 1 10 .

НS

+ −
−

−

   ⋅   = = ⋅
 
 

 

Так как КдI > КдII, то при расчете [Н+] и рН (или [OH–] и 
рОН для оснований) учитывают только первую ступень диссо-
циации. 

Пример 18. Вычислите [Н+], рН и рОН 0,2 М раствора 
HNO2, если константа диссоциации кислоты Кд(HNO2) = 4·10–4. 

Решение. Диссоциация азотистой кислоты протекает по 

уравнению HNO2 ⇄ H+ + NO2
–.  N(H+) = 1. 

В соответствии с (47) концентрация ионов водорода в рас-
творе: [H+] = C·α·N(H+), моль/л, по условию C = 0,2 моль/л. 
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Зная Кд(HNO2), рассчитаем α по уравнению (41): 
4

дК 4 10
0,0447.

С 0,2

−⋅α = = =  

Отсюда [H+] = 0,2⋅0,0447·1 = 0,89·10–2 моль/л. 
Рассчитаем рН и рОН раствора по (44): 

рН = –lg[H+] = –lg0,89·10–2 = 2,05. 
рОН = 14 – рН = 14 – 2,05 = 11,95. 

Пример 19. В 800 мл раствора содержится 0,3 г Ва(ОН)2. 
Определите рН этого раствора. 

Решение. Ва(ОН)2 сильный электролит. Его диссоциация 
протекает по уравнению  

Ва(ОН)2 → Ва2+ + 2ОН–.   N(ОН–) = 2. 
Рассчитаем по (31) молярную концентрацию раствора: 

2 2
2

2

n(Ва(ОН) ) m(Ва(ОН) )
С(Ва(ОН) )

V М(Ва(ОН) ) V

0,3
0,00219 моль/л.

171,3 0,8

= = =
⋅

= =
⋅

 

Зная С(Ва(ОН)2), рассчитаем концентрацию ОН– и рОН: 
[ОН–] = С⋅α⋅N(OH–) = 0,00219·1·2 = 0,0044 = 4,4·10–3 моль/л; 
pОН = –lg[OH–] = –lg4,4·10–3 = 2,36. 
Отсюда pH = 14 – pOH = 14 – 2,36 = 11,64. 
Пример 20. Определите степень диссоциации слабой ки-

слоты НА в 0,01 М растворе с рН = 3,38 при 25 °С. 
Решение. Диссоциация слабой кислоты протекает по урав-

нению НА ⇄ Н+ + А–. Из соотношения (47): 

Н
.

С(НА)

+ 
 α =  

Зная рН, рассчитаем концентрацию ионов водорода:  
рН = –lg[H+] = 3,38. Отсюда [H+] = 10–pH = 10–3,38 моль/л, 

3,3810
0,042 (4,2%).

0,01

−
α = =  
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ЗАДАЧИ 

101. В растворе объемом 300 см3 содержатся сульфат на-
трия Na2SO4 и сульфат калия K2SO4 по 2,5 г каждый. Считая 
α = 70% для обеих солей, рассчитайте молярные концентрации 
ионов Na+, K+ и SO4

2– в этом растворе. 
102. Рассчитайте рН и рОН раствора смеси гидроксидов, в 

450 см3 которого содержатся 0,47 г Ca(OH)2 и 0,47 г NaOH; 
α(Ca(OH)2) = 90%, α(NaOH) = 95%. 

103. В растворе H2SO4 рН = 2,5. Рассчитайте массу кисло-
ты, содержащуюся в 500 см3 этого раствора; α(H2SO4) = 97%. 

104. В 2-х литрах раствора содержатся 1 г H2SO4 и 2 г 
HNO3; α(H2SO4) = 90%, α(HNO3) = 92%. Рассчитайте рН и рОН 
раствора. 

105. Концентрация ионов K+ в растворе K2SO4 составляет 
5,46 г/л; α(K2SO4) = 80%. Рассчитайте С(K2SO4) и Сэк(K2SO4). 

106. рН раствора гидроксида калия равен 12,5. Рассчитай-
те молярную концентрацию ионов K+, а также массу KOH, со-
держащуюся в 0,5 л этого раствора; α(КОН) = 95%. 

107. Концентрация ионов SO4
2– в растворе серной кислоты 

равна 0,015 моль/л. Рассчитайте рН этого раствора, а также мас-
су H2SO4, содержащуюся в 300 см3 раствора; α(H2SO4) = 78%. 

108. рН раствора гидроксида кальция равен 12. Раствор 
разбавили в 2 раза. Рассчитайте концентрацию ионов Ca2+ в раз-
бавленном растворе; α(Ca(OH)2) = 100%. Как изменилась вели-
чина рН раствора после разбавления? 

109. Рассчитайте концентрацию катионов и анионов в рас-
творах солей AlCl3 и Na3PO4; примите α солей равной 90%. Рас-
четы сделайте для следующих концентраций солей:  

а) 0,01 моль/л; б) 0,01 моль-эк/л. 
110. В 1,5 л раствора содержатся 1,6 г Ba(OH)2 и 2,5 г 

Sr(OH)2. Рассчитайте рН и рОН этого раствора, а также концен-
трации ионов Ba2+ и Sr2+; α(гидроксидов) = 90%. 
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111. В 700 см3 раствора содержатся по 1 г солей: FeCl3, 
CaCl2, NaCl; α(солей) = 80%. Рассчитайте молярную концентра-
цию всех ионов в растворе. 

112. Рассчитайте рН и рОН раствора, в 300 см3 которого 
содержатся по 0,25 г гидроксида стронция и гидроксида натрия; 
α(Sr(OH)2) = 75%, α(NaOH) = 80%. 

113. рН раствора смеси кислот HNO3 и H2SO4 равен 2. 
Концентрация азотной кислоты HNO3 в этом растворе равна 
0,001 моль/л. Рассчитайте концентрацию серной кислоты, при-
няв α(кислот) = 100%. 

114. В 1,6 л раствора содержатся 0,65 г HCl и 2,5 г H2SO4. 
Рассчитайте рН и рОН этого раствора, если α(HCl) = 85%, 
α(H2SO4) = 80%. 

115. Концентрация ионов NO3
– в растворе нитрата алюми-

ния Al(NO3)3 равна 18,6 г/л; α(Al(NO3)3) = 82%. Рассчитайте 
массу всей соли в 1 л раствора, С(Al 3+), С(Al(NO3)3), 
Сэк(Al(NO3)3). 

116. рН раствора гидроксида бария должен быть равен 11. 
Сколько см3 такого раствора получится, если его приготовить из 
2 г Ba(OH)2; α(Ba(OH)2) = 80%? 

117. Концентрации ионов Ca2+ и Na+ в смеси их гидрокси-
дов Ca(OH)2 и NaOH равны по 0,05 моль/л; α(гидроксидов) = 
= 80%. Рассчитайте рН этого раствора. 

118. рОН раствора серной кислоты равен 11,5. Раствор 
разбавили в 3 раза. Рассчитайте рН разбавленного раствора и 
молярную концентрацию ионов SO4

2– в нем, если α(H2SO4) = 
= 100%. 

119. Рассчитайте молярную концентрацию катионов и 
анионов в двух растворах солей: Al2(SO4)3 и AlCl3 при концен-
трациях а) 0,1 г/л; б) 0,1 моль-эк/л в каждом растворе; α(солей) = 
= 90%. 

120. Имеются два раствора щелочей с равными величина-
ми рН. В 1 л каждого раствора растворено по 3 г NaOH и KOH 
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соответственно. Во сколько раз различаются степени диссоциа-
ции этих электролитов? 

121. Определите Кд cероводородной кислоты Н2S по пер-
вой ступени, если концентрация ионов водорода в 0,02 М рас-
творе равна 3,46·10–5 моль/л. Рассчитайте рОН раствора. 

122. Рассчитайте рН 0,6%-ного раствора уксусной кислоты 
СН3СООН. Как изменится степень диссоциации СН3СООН при 
разбавлении раствора в 2 раза? Кд(СН3СООН) = 1,8⋅10–5. 

123. Учитывая только первую ступень диссоциации, рас-
считайте рН в растворе угольной кислоты H2СO3, концентрация 
которого равна 0,4 Н. КдI(H2СO3) = 4,4·10–7. 

124. В 400 см3 раствора содержится 2 г азотистой кислоты 
(Кд(HNO2) = 5,1·10–4) и 4 г муравьиной кислоты (Кд(HCООН) = 
= 1,8·10–4). Определите рН раствора. 

125. Учитывая только первую ступень диссоциации, рас-
считайте рН раствора теллуровой кислоты Н2ТеО4. Степень дис-
социации по первой ступени составляет 0,15%. КдI(Н2ТеО4) = 
= 2,3·10–8.  

126. Рассчитайте массовую долю NH4OH в растворе, в ко-
тором рН = 12. Кд(NH4OH) = 1,8·10–5, ρ(р-ра) = 1 г/см3. 

127. В 600 см3 раствора содержится 4 г HClO и 9 г НBrO. 
Рассчитайте рН, рОН и степени диссоциации кислот в растворе. 
Кд(HClO) = 5,0·10–8; Кд(НBrO) = 2,1·10–9. 

128. Рассчитайте рН и [OH–] в 5%-ном растворе NH4OH. 
Кд(NH4OH) = 1,8·10–5. Плотность раствора принять 1 г/см3. 

129. Рассчитайте рН в 2%-ном растворе борной кислоты 
Н3ВО3, учитывая только первую ступень диссоциации. 
КдI(Н3ВО3) = 5,8·10–10. Плотность раствора 1 г/см3. 

130. Рассчитайте массу NH4OH, содержащуюся в 200 см3 
раствора, имеющего рН = 10,9 и α = 2,3%. Чему равна моляльная 
концентрация этого раствора? Плотность раствора 1 г/см3. 

131. Определите степень диссоциации муравьиной кисло-
ты НСООН в 0,001 М растворе. Кд(HCООН) = 1,8·10–4. Рассчи-
тайте рН и рОН в этом растворе. 
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132. Определите степень диссоциации NH4OH в 0,02 М 
растворе. Кд(NH4OH) = 1,8·10–5. Рассчитайте рН этого раствора. 

133. Рассчитайте рН в 4%-ном растворе теллуровой кисло-
ты Н2ТеО4, учитывая только первую ступень диссоциации. 
КдI(Н2ТеО4) = 2,3·10–8, ρ(р-ра) = 1 г/см3. 

134. Определите степень диссоциации азотистой кислоты 
HNO2 в 0,02 М растворе. Кд(HNO2) = 5,1·10–4. Рассчитайте кон-
центрацию Н+ и рН в этом растворе. 

135. Определите степень диссоциации кремниевой кисло-
ты H2SiO3 по первой ступени в 0,001 М растворе с рН = 6,33. 
Чему равна концентрация ОН–-ионов в этом растворе? 

136. Учитывая только первую ступень диссоциации, рас-
считайте моляльную концентрацию раствора H2СO3, имеющего 
рН = 4 и α = 0,45%. Чему равна концентрация ионов ОН– в этом 
растворе? Плотность раствора принять равной 1 г/см3. 

137. Рассчитайте массу хлорноватистой кислоты HClO, 
содержащуюся в 400 см3 раствора, имеющего рН = 5 и α = 0,5%. 
Кд(HClO) = 5,0·10–8. Чему равна массовая доля кислоты в этом 
растворе? Плотность раствора принять равной 1 г/см3. 

138. В 300 см3 раствора содержится 5 г НСООН. Рассчи-
тайте рН, рОН и степень диссоциации кислоты в растворе. 
Кд(НСООН) = 1,8·10–4. 

139. В 2000 см3 раствора содержится 12 г муравьиной ки-
слоты (Кд(HСООН) = 1,8·10–4) и 25 г уксусной кислоты  
(Кд(СН3СООН) = 1,8·10–5). Определите рОН раствора. 

140. Рассчитайте рН и [OH–] в 8%-ном растворе NH4OH. 
Кд(NH4OH) = 1,8·10–5. Плотность раствора 1 г/см3. 

5.3. Гидролиз  солей  

Гидролиз солей – это обменное взаимодействие ионов соли 
с водой с образованием слабого электролита (кислоты или осно-
вания) и с изменением рН раствора. Реакции гидролиза обратимы. 

Большинство солей – сильные электролиты и диссоцииру-
ют полностью на ионы. Следует запомнить сильные кислоты: 
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H2SO4, HNO3, HCl, HBr, HI, HMnO4, HClO3, HClO4, HBrO3, HIO3, 
HBrO4, HIO4, HCNS. Сильные основания: LiOH, NaOH, KOH, 
RbOH, CsOH (1 группа периодической системы), Ca(OH)2, 
Ba(OH)2, Sr(OH)2 (2 группа), а также Tl(OH)4. Не подвергаются 
гидролизу только соли, образованные сильным основанием и 
сильной кислотой (Na2SO4, KCl и т.п.).  

1. Гидролиз соли, образованной слабым основанием и 
сильной кислотой (гидролиз по катиону), – это взаимодейст-

вие катионов металла с ОН
–
-ионами воды с образованием гид-

роксокатиона (MeOH
Z+

) и подкислением раствора (pH < 7). При 
этом образуются основные соли, содержащие группу OH. 

Пример 21. Напишите молекулярно-ионное уравнение гид-
ролиза соли CuSO4, укажите реакцию и рН раствора. 

Решение. Запишем уравнение диссоциации соли: 

CuSO4 = Cu2+ + SO2
4 .−

 

Запишем молекулярно-ионное уравнение гидролиза по пер-
вой ступени, учитывая, что малодиссоциирующие вещества 
(Н2О) записываются в виде молекул: 

Cu2+ + H2O ⇄ CuOH+ + H+. 
CuOH+ не диссоциирует на ионы (слабый электролит), а из-

быток H+-ионов в растворе обусловливает кислую реакцию рас-
твора, т.е. pH < 7. Образуется основная соль (CuOH)2SO4. 

2. Гидролиз соли, образованной сильным основанием и 
слабой кислотой (гидролиз по аниону), – это взаимодействие 
аниона соли с Н+-ионами воды с образованием слабой кислоты 
или кислого аниона и с подщелачиванием раствора (рН > 7). 
При этом образуются кислые соли, содержащие H.  

Пример 22. Напишите молекулярно-ионное уравнение гид-
ролиза соли K2S, укажите реакцию и рН раствора. 

Решение. Запишем уравнение диссоциации соли:  

K2S ⇄ 2K+ + S2–. 
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Запишем уравнение гидролиза аниона по первой ступени: 

S2– + H2O ⇄ HS– + OH–. 
HS– не диссоциирует на ионы, в растворе избыток OH–, что 

обусловливает щелочную реакцию раствора, т.е. pH > 7. Обра-
зуется кислая соль KHS. 

3. Гидролиз соли, образованной слабым основанием и 
слабой кислотой, – это взаимодействие ионов соли (аниона и 
катиона) с водой (ионами Н+ и ОН–). Гидролиз протекает полно-
стью с образованием слабых кислоты и основания. 

Пример 23. Напишите уравнение гидролиза соли (NH4)2S, 
укажите реакцию и рН раствора. 

Решение. Запишем уравнения диссоциации и гидролиза: 

(NH4)2S ⇄ 2NH4
+ + S2–. 

2NH4
+ + S2– + 2H2O ⇄ 2NH4OH + H2S. 

Реакция раствора такой соли определяется соотношением 
констант диссоциации основания и кислоты, образующихся в ре-
зультате гидролиза. Если Кд(основания) > Кд(кислоты), то среда 
щелочная, рН > 7. В примере Кд(NH4OH) > Кд(H2S), следователь-
но, среда щелочная, рН > 7.  

Если Кд(основания) < Кд(кислоты), то среда кислая, рН < 7.  
Если Кд(основания) = Кд(кислоты), то среда нейтральная, 

рН = 7. 

ЗАДАЧИ 

Напишите ионно-молекулярные уравнения гидролиза, ука-
жите реакцию и рН растворов перечисленных солей. 

141. Cd(NO2)2, NH4Cl, K2SiO3, AlCl3.  
142. Fe(BrO)2, Bi(NO3)3, Cs2CrO4, CdBr2. 
143. Na2SiO3, Mn3(PO4)2, CuCl2, Ti(NO2)2. 
144. RbF, K3PO4, (NH4)2CO3, Fe(CNS)3. 
145. Rb3PO4, Cu(NO2)2, Zr(SO4)2, NH4Cl. 
146. Na2CO3, (CH3COO)2Cd, MgCl2, Cr2(SO4)3. 
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147. Mg(CN)2, Rb2SO3, AlBr3, TiSO4. 
148. CrCl3, K2SO3, Mn(ClO)2, CdBr2. 
149. Ni(NO2)2, K2SiO3, Bi2(SO4)3, CH3COONa. 
150. (CH3COO)2Mn, BaS, Zn(NO3)2, FeCl3. 
151. Al(NO3)3, CuI2, Cd(BrO)2, RbF. 
152. BeCl2, Mg(NO2)2, K2SO3, Fe(NO3)3. 
153. Fe(ClO4)2, Cu(ClO)2, Rb2S, Au(NO3)3. 
154. BeSO4, MnCl2, Fe(CN)2, K2CO3. 
155. TiCl3, Ni(IO4)2, Mg(NO2)2, NH4CNS. 
156. Cr2(SO4)3, Na3PO4, Ti(NO2)2, Mg(CNS)2. 
157. Ti(SO4)2, Sn(NO2)2, KF, K2SiO3. 
158. Zn(CN)2, Al2(SO4)3, Sn(NO3)2, KHSiO3. 
159. Mn(NO3)2, Cu(CN)2, K2SO3, FeI2. 
160. Cu(CN)2, Na2SO3, Fe2(SO4)3, NaF. 
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