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Введение 

Биофизическая химия, развивающаяся на стыке биологии, химии и фи-
зики, относится к наиболее молодым направлениям естественных наук и изуча-
ет физико-химические основы процессов жизнедеятельности. 

Методы биофизической химии широко входят в практику исследовательских
лабораторий и являются основой для разработки новых  методов диагностики и лече-
ния в клинике. Знание этой дисциплины – необходимый элемент общебиологического
образования, а ее изучение помогает формированию научного мышления современ-
ного врача. 

Настоящее учебно-методическое пособие предназначено для студентов I курса
Белорусского государственного медицинского  университета. В медицинских универ-
ситетах отводится ограниченное время на изучение биофизической химии. Тем не
менее в деле подготовки врача, владеющего современной техникой лабораторного ис-
следования, биофизическая химия занимает немаловажное место. 

Цель этого учебно-методического пособия – дать студентам-медикам знания
по физической химии, необходимые для понимания тех физико-химических аспектов
процессов жизнедеятельности, с которыми они столкнутся в своей дальнейшей рабо-
те. 

При составлении этого учебно-методического пособия, мы стремились дать со-
вокупность таких лабораторных работ, выполнение которых было бы доступно и по-
лезно для современного студента-медика. Описанию лабораторных работ предпосы-
лаются достаточные теоретические представления. Такое построение, как нам дума-
ется, служит целям данного пособия лучше, чем такой путь, когда теория и практикум
разобщены. В ряде случаев мы шли на сознательное упрощение изложения материа-
ла. 

Ход каждой лабораторной работы описан так, что студент может самостоя-
тельно разобраться и выполнить ее без посторонней помощи. 

Мы считали, что большую помощь в освоении курса могут  оказать приводи-
мые по каждой теме задания для самостоятельной работы (задачи, тесты). 

Для облегчения понимания студентами излагаемого материала в текст  введено
решение типовых задач по каждой теме. 

Совершенно ясно, что предлагаемое учебно-методическое пособие обладает
рядом, неизбежных вообще, недостатков. Поэтому авторы заранее благодарят тех
студентов и товарищей по профессии, которые найдут возможным сообщить свои
критические замечания. 



ГЛАВА I.  
Элементы химической термодинамики 

Биомедицинская значимость темы 
Термодинамика представляет собой раздел физической химии, изучающий лю-

бые макроскопические системы, изменения состояния которых связано с передачей
энергии в форме теплоты и работы. 

Химическая термодинамика − теоретическая основа биоэнергетики – науки о
превращениях энергии в живых организмах и специфических особенностях превра-
щения одних видов энергии в другие в процессе жизнедеятельности. В живом орга-
низме существует тесная взаимосвязь между процессами обмена веществ и энергии. 
Обмен веществ − источник энергии всех жизненных процессов. Осуществление лю-
бых физиологических функций (движение, поддержание постоянства температуры
тела, выделение пищеварительных соков, синтез в организме различных сложных
веществ из более простых и т.п.) требует затраты энергии. Источник всех видов энер-
гии в организме − питательные вещества (белки, жиры, углеводы), потенциальная 
химическая энергия которых в процессе обмена веществ превращается в другие виды
энергии. Основным путем освобождения химической энергии, необходимой для под-
держания жизнедеятельности организма и осуществления физиологических функций, 
являются окислительные процессы. 

Химическая термодинамика позволяет установить связь между энергетически-
ми затратами при выполнении человеком определенной работы и калорийностью пи-
тательных веществ, дает возможность понять энергетическую сущность биосинтети-
ческих процессов, протекающих за счет энергии, высвобождаемой при окислении пи-
тательных веществ. 

Знание стандартных термодинамических величин относительно небольшого
числа соединений позволяет производить термохимические расчеты для энергетиче-
ской характеристики различных биохимических процессов.  

Применение термодинамических методов дает возможность количественно
оценить энергетику структурных превращений белков, нуклеиновых кислот, липидов
и биологических мембран. 

В практической деятельности врача термодинамические методы наиболее ши-
роко используются для определения интенсивности основного обмена при различных
физиологических и патологических состояниях организма, а также для определения
калорийности пищевых продуктов. 

Задачи химической термодинамики 
1. Определение энергетических эффектов химических и физико-химических

процессов. 
2. Установление критериев самопроизвольного протекания химических и фи-

зико-химических процессов. 
3. Установление критериев равновесного состояния термодинамических сис-

тем. 



Основные понятия и определения
Термодинамическая система 

Тело или группа тел, отделенных от окружающей среды реальной или вообра-
жаемой поверхностью раздела, называют термодинамической системой. 

В зависимости от способности системы обмениваться с окружающей средой
энергией и веществом различают изолированные, закрытые и открытые системы. 

Изолированной системой называют ту, которая не обменивается с окружаю-
щей средой ни веществом, ни энергией. 

Систему, которая обменивается с окружающей средой энергией и не обменива-
ется веществом, называют закрытой. 

Открытая система − это система, обменивающаяся с окружающей средой и ве-
ществом, и энергией. 

Состояние системы, стандартное состояние 
Состояние системы определяется совокупностью ее физических и химических

свойств. Каждое состояние характеризуется определенными величинами этих
свойств. Если они изменяются, то изменяется и состояние системы, если же свойства
системы не изменяются со временем, то система находится в состоянии равновесия. 

Для сравнения свойств термодинамических систем необходимо точно указать
их состояние. С этой целью введено понятие стандартное состояние, за которое для
индивидуальной жидкости или твердого тела принимается такое физическое состоя-
ние, в котором они существуют при давлении в 1 атм (101315 Па) и данной темпера-
туре. 

Для газов и паров стандартное состояние отвечает гипотетическому состоянию, 
в котором газ при давлении в 1 атм подчиняется законам идеальных газов, при данной
температуре. 

Величины, относящиеся к стандартному состоянию, пишутся с индексом «о» и
нижним индексом указывается температура, чаще всего это 298К. 

Уравнение состояния 

Уравнение, устанавливающее функциональную зависимость между величина-
ми свойств, определяющих состояние системы, называют уравнением состояния. 

Если известно уравнение состояния системы, то для описания ее состояния не
обязательно знать численные значения всех свойств системы. Так, например, уравне-
ние Клапейрона-Менделеева − уравнение состояния идеального газа: 

РV = nRT, 
где Р – давление, V – объем, n – число молей идеального газа, Т – его абсолютная температура и R– универ-

сальная газовая постоянная. 

Из уравнения следует, что для определения состояния идеального газа доста-
точно знать численные значения любых трех из четырех величин Р, V, n, T. 

Функции состояния 

Свойства, величины которых при переходе системы из одного состояния в дру-
гое зависят только от начального и конечного состояния системы и не зависят от пути
перехода, получили название функций состояния. К ним относятся, например, давле-
ние, объем, температура системы. 



Процессы 

Переход системы из одного состояния в другое называют процессом. В зави-
симости от условий протекания различают следующие виды процессов: 

− 

−
− 
−
− 

− 

− 

− 

− 

Круговой или циклический – процесс, в результате протекания которого, 
система возвращается в исходное состояние. По завершении кругового процесса из-
менения любой функции состояния системы равны нулю. 

Изотермический – процесс, протекающий при постоянной температуре. 
Изобарный – процесс, протекающий при постоянном давлении. 
Изохорный – процесс, при котором объем системы остается постоянным. 
Адиабатический – процесс, происходящий без теплообмена с окружающей 

средой. 
Равновесный – процесс, рассматриваемый как непрерывный ряд равновес-

ных состояний системы. 
Неравновесный – процесс, при котором система проходит через неравно-

весные состояния. 
Обратимый термодинамический процесс – процесс, после которого сис-

тема и взаимодействующие с ней системы (окружающая среда) могут возвратиться в
начальное состояние. 

Необратимый термодинамический процесс – процесс, после которого
система и взаимодействующие с ней системы (окружающая среда) не могут возвра-
титься в начальное состояние. 

Более подробно последние понятия рассмотрены в разделе «Термодинамика
химического равновесия». 

Энергия. Внутренняя энергия 

Основное свойство материи − то, что она находится в постоянном движении. 
Формы движения материи могут быть различными и определяются уровнем ее орга-
низации. 

Мера движения и взаимодействия материальных систем − энергия. Полная
энергия системы представляет собой сумму кинетической и потенциальной энергии
системы как целого, так и ее внутренней энергии. 

Внутренняя энергия U – это общий запас энергии системы, слагающийся из
кинетической энергии движения составляющих ее частиц (молекул, атомов, ионов, 
электронов и др.) и потенциальной энергии их взаимодействия. 

Пока не имеется методов измерения абсолютной величины U какой-либо сис-
темы, но изменение внутренней энергии ∆U в каком-либо процессе можно измерить
или рассчитать, что оказывается достаточным для решения многих физико-
химических проблем. 

Работа и теплота 

Известны две формы передачи энергии от одной системы к другой или от од-
ной части системы к другой ее части. Упорядоченную форму передачи энергии назы-
вают работой, неупорядоченную форму передачи энергии называют теплотой. 

При передаче энергии в форме работы одно тело (система) развивает опреде-
ленным образом направленную силу, за счет которой производится работа над дру-
гим телом (системой), к которому эта сила приложена. При этом тело, производящее
работу, передает часть своей энергии телу, над которым производится работа. Следу-



ет иметь в виду, что словом «работа» обозначают как сам процесс передачи энергии, 
так и количество энергии, обозначаемое символом А. Работу, производимую систе-
мой над окружающей средой, условились считать положительной, работу, произво-
димую над системой – отрицательной. 

Теплота – это неупорядоченная форма передачи энергии от одной системы к
другой, производимая посредством совокупности микрофизических процессов. На-
пример, в результате движения и взаимодействия молекул. Термином «теплота» на-
зывают не только сам процесс передачи энергии, но и количество энергии, передан-
ной в форме тепла. Количество теплоты обозначают символом Q. Если система полу-
чает некоторое количество энергии, передаваемое в форме тепла, то Q условно счи-
тают положительной величиной, если же система отдает энергию окружающей среде
в форме тепла, то Q считают отрицательной величиной. 

Первый закон термодинамики 
Первый закон установлен Р. Майером (1842 г.), Д. Джоулем (1842 г.) и  

Л. Гельмгольцем (1847 г.) и представляет собой обобщение огромного человеческого
опыта. 

Формулировка и математическое выражение первого закона 

Первый закон термодинамики по своему существу − закон сохранения и пре-
вращения энергии. Он гласит: 

«Если к системе подводится определенное количество энергии в форме те-
плоты Q, то часть этой энергии расходуется на изменение внутренней энергии 
системы ∆U, а часть – на совершение работы А. Энергия может превращаться из
одного вида в другой, но не может возникать или исчезать». 

Необходимо отметить, что ∆U не зависит от пути перехода системы из началь-
ного состояния в конечное, т.е. внутренняя энергия − функция состояния системы. 
Справедливость этого утверждения доказывается следующим образом. 

Предположим, что в состоянии (1) внутренняя энергия системы U1. Из этого
состояния система переходит в состояние (2), в котором ее внутренняя энергия равна
U2. 

Такой переход можно осуществить различными путями (рис. 1). 
При переходе системы из состояния (1) 

в состояние (2) по первому пути изменение
внутренней энергии системы обозначим через
∆UI, а по второму пути – через ∆UII. Согласно
первому началу термодинамики ∆UI = ∆UII, 
если бы это равенство не соблюдалось, и, на-
пример, ∆UI было бы больше ∆UII, то перево-
дя систему последовательно из (1) в состоя-
ние (2) по пути I и обратно по пути II, можно
было бы получить энергию из ничего. 

∆U I 

∆U II II 

I 
2 

1 

Рис. 1. Изменение внутренней энергии
при переходе системы из одного  

состояния в другое 

В отличие от ∆U величина Q и А в общем случае зависят от пути процесса. 



Применение первого закона термодинамики к различным процессам 

Если система совершает работу А только против внешнего давления, то  
А = р∆V   (1)

математическое выражение первого закона термодинамики в этом случае имеет вид:  
Q = ∆U + р∆V.   (2) 

Для изохорного процесса (V = cоnst) р∆V = 0, следовательно 
QV = ∆U,   (3) 

где QV – энергия, сообщаемая системе в изохорном процессе. 
Из уравнения (3) следует, что в изохорном процессе энергия, сообщенная сис-

теме в форме теплоты, идет только на приращение внутренней энергии системы. В
этом частном случае QV не зависит от пути перехода системы из одного состояния в
другое. 

Из сказанного следует, что изменение внутренней энергии системы ∆U в изо-
хорном процессе определяется тепловым эффектом процесса QV и может быть изме-
рено калориметрически. 

В случае изобарного процесса (р = cоnst) 
Qp =∆U + p∆V,   Qp = U2 – U1 + pV2 – pV1, 

где Qp – энергия, сообщаемая системе в форме теплоты в изобарном процессе. Сгруп-
пируем величины с одинаковыми индексами  

Qp = (U2 + pV2) – (U1 + pV1).  (4) 
Так как внутренняя энергия, объем системы и давление – функции состояния, 

то сумма величин (U + pV) также должна быть функцией состояния и ее изменение не
зависит от пути перехода системы из одного состояния в другое. 

Эту функцию состояния называют энтальпией и обозначают символом Н. 
H = U + pV.   (5) 

Из уравнений (4) и (5) следует, что  
Qp = ∆H.   (6) 

Таким образом, в изобарном процессе вся энергия сообщенная системе в форме
теплоты идет на приращение ее энтальпии. В этом частном случае Qp не зависит от
пути перехода системы из одного состояния в другое. 

Из уравнения (6) также следует, что изменение энтальпии системы ∆H в изо-
барном процессе определяется тепловым эффектом процесса Qp и может быть изме-
рено калориметрически. 

Если ∆V>0, т.е. происходит расширение, то ∆H>∆U; если ∆V<0, то ∆Н < ∆U, 
т.е. происходит сжатие. 

Реакции твердых и жидких веществ протекают без существенных изменений
объема, так что ∆H близко к ∆U. Для реакций, в которых изменение объема значи-
тельно, т.е. для газовых реакций, ∆H можно рассчитать, используя уравнение состоя-
ния идеального газа, так как p∆V = ∆nRT, ∆n – увеличение числа моль газа, опреде-
ляющееся уравнением реакции, например,  

NH4NO3(кр) →N2O(г) + 2H2O(г) ∆n=3, ∆H =∆U + p∆V=∆U + ∆nRT. 
В адиабатном процессе, т.е. в процессе, где система не обменивается с окру-

жающей средой энергией (Q = 0), работа совершается за счет уменьшения внутренней
энергии системы:  

A = – ∆U.   (7) 



Изотермический процесс характеризуется Т = cоnst, для такого процесса ∆U=0, 
тогда Q=A, т.е. вся сообщенная системе энергия в форме теплоты превращается в ра-
боту. 

Из уравнения состояния идеального газа Менделеева-Клайперона для 1 моль 

газа следует, что Р = 
V

RT
, тогда : 

Ат = 
2

1

1

2

P

P
lnRT

V

V
lnRTV

V

RT
==∆ .  (8) 

ТЕРМОХИМИЯ 

ывает 
теплов

это количество энергии, которое выделяется или 
поглощ

еплового эффекта зависит от агрегатного состояния исходных и ко-
нечных веществ. 

8 К), постоянном давлении (1 атм.) и рассчи-
танны

ее её тепло-
вой эф записи термохимических уравнений. 

Первая форм

поглощ среды, то Q<0 и процесс называется эндотермическим. 
Вторая форма 

кт, отражающий энергетические измене-
ния, п

величине термодинамическому тепловому эффекту, но противополо-
ен по знаку. 

продукты реакции, а зависит от состояния исход-
 веществ и продуктов реакции. 

Термохимия – раздел химической термодинамики, изучающий энергетические
эффекты химических и физико-химических процессов. Термохимия также охват

ые эффекты растворения, аллотропных и агрегатных превращений и т.п. 
Тепловой эффект реакции –
ается в результате реакции. 
Величина т

Н2(г) + 1/2О2(г) = Н2О(ж) + 286 кДж/моль 
Н2(г) + 1/2О2(г) = Н2О(г) + 242 кДж/моль

Стандартный тепловой эффект реакции – тепловой эффект реакции, изме-
ренный при постоянной температуре (29

й на один моль продукта реакции. 
Термохимическое уравнение – это уравнение реакции, включающ
фект. Существует две формы

а записи: 
Н2(г) + 1/2О2(г) = Н2О(ж) + Q; Q=286 кДж/моль, 

где Q – термохимический тепловой эффект реакции, который характеризует энерге-
тические изменения в окружающей среде. Если в окружающую среду выделяется
энергия, то Q>0 и процесс называется экзотермическим. И, наоборот, если энергия 

ается из окружающей 
записи: 
Н2(г) + 1/2О2 (г) = Н2О(ж);   ∆Н = -286 кДж, 

где ∆Н – термодинамический тепловой эффе
роисходящие в реакционной системе. 
∆Н<0 – экзотермическая реакция, в системе происходит убыль энергии. 
∆Н>0 – эндотермическая реакция, в системе происходит прибыль энергии. 
Таким образом, Q= –∆Н, т.е. термохимический тепловой эффект реакции равен 

по абсолютной
ж

Закон Гесса 

В 1840 г. Г.И. Гесс опытным путём установил один из основных законов
термохимии: изохорный и изобарный тепловой эффект реакции не зависит от пути
протекания реакции, т.е. от числа промежуточных стадий, через которые происходит
превращение исходных веществ в 
ных



С(графит) ∆Н СО2

∆Н1 ∆Н
СО

2

I С(т) + О2(г) → СО2(г) ; ∆Н = –393 кДж 
II     С(т) + ½О2(г) → СО (г); ∆Н1 = –110 кДж 
        СО(г) + ½О2(г) → СО2(г); ∆Н2 = –283 кДж

∆Н = ∆Н  + ∆Н1 2 

– тепловой эффект
реакции образования 1 моль сложного вещества из простых веществ при стандартных
условиях (Т = 298 К, Р = 1 я образования простых ве-
ществ

противоположна по з Нразл. Например, эн-
тальпи

Для разложения 1 ида к а кальц  и кислород необхо-
димо з

овой эффект реакции равен сумме стандартных энтальпий образования 
проду

Данное уравнение эффект любой реак-
ции, когда известны стандартные вания уктов реакции и исход-
ных веществ. 

род. 

Как видно, тепловой эффект первого процесса равен суммарному тепловому
эффекту второго процесса. 

Стандартная энтальпия образования вещества (∆Н0обр) 

атм.). Стандартная энтальпи
 равна нулю. 
Стандартная энтальпия сгорания вещества (∆Н0сг) − тепловой эффект реак-

ции сгорания 1 моль сложного вещества с образованием высших оксидов. Стандарт-
ная энтальпия сгорания высших оксидов и кислорода равна нулю. 

Следствия из закона Гесса 

1. Энтальпия образования вещества равна энтальпии разложения вещества, но
наку (закон Лавуазье-Лапласа): ∆Нобр = –∆

я образования оксида кальция из металлического кальция и газообразного ки-
слорода равна: 

Са(г) + 1/2О2(г) = СаО(г); ∆Н = – 636,4 кДж. 
моль окс альция н ий

атратить 636,4 кДж: 
СаО(г) = Са(т) + 1/2О2(г); ∆Н = 636,4 кДж. 

2. Тепл
ктов реакции минус сумма стандартных энтальпий образования исходных ве-

ществ с учетом стехиометрических коэффициентов уравнения реакции. 
∆Н0

реакции = ∑∆Н0
обр.прод. — ∑∆Н0

обр.исх. в-в. 
даёт возможность рассчитать тепловой

теплоты образо  прод

3. Тепловой эффект реакции равен сумме стандартных энтальпий сгорания ис-
ходных веществ минус сумма стандартных энтальпий сгорания продуктов реакции с
учетом стехиометрических коэффициентов уравнения реакции. 

0 0 0∆Н реакции = ∑∆Н сг.исх. — ∑∆Н сг.п

Тепловые ов 

Теплота растворения – это количество энергии, которое выделяется или погло-
щается при растворении 1 моля вещества в количестве растворителя, достаточном для
полной сольватации (на 1 моль вещества 300–400 молей растворителя). 

эффекты различных процесс

Теплота растворения равна сумме двух слагаемых: 
∆Нрастворения = ∆Н1 + ∆Н2, 



где ∆Н

вещества с растворителем (теплота сольв во-
ритель − вода). 

∆Н2 всегда отрицательна, а ∆Н1 може

Пример. Вычислить тепловой эфф
створения 

CuSO4 кДж 

1 – теплота перехода твердого или газообразного вещества в то состояние, в
котором оно существует в растворе. ∆Н2 – теплота взаимодействия растворяемого

атации или теплота гидратации, если раст

т быть и положительна и отрицательна. 

ект перехода CuSO4 →CuSO4⋅5H2O (теплоту
гидратации), если теплота ра

и CuSO4⋅5H2O равны 66,5 и –11,7 

я из закона Гесса:  

ж; ∆Н = –78,2кДж. 

3

ных условиях: 

роды, т равна 56,98 кДж. 

Если в реакцию вступает слабая кислота или слабое основание, то теплота ней-

HCN + NaOH = NaCN + H2O + Q 
H– = CN– + H2O + Q;  Q < 56,98 кДж. 

2. Теплота фазовых превращений – это количество энергии, которое выделяется или поглощается в
процессе перехода компонентов сис угую. 

Пример. Вычислить теплов т (кристаллический), если теплоты сгорания

этих модификаций составляют 867,3 и 850,6 кДж соответственно. Аморфный кремний можно сразу окислить до 

SiO2: Si(ам) + О2 =SiO2 + 867,3 кДж, а можно сначала превратить его в кристаллическую модификацию, кото-

рую затем подвергнуть окислению. 

1. Si (ам) = Si (крист.) + Qx

2. Si (крист.) + О2 = SiO2 + 850,6 кДж 

867,3 – 850,6 = 16,7 кДж 

CuSO4⋅5H2O
соответственно. Исход

66,5 = Qx –11,7. 
Отсюда: Qх = + 78,2 кД

1. Теплота нейтрализации – это ко-
личество энергии, которое выделяется при
образовании одного моля воды из Н+ (Н О+) 

CuSO
66,5

раствор

Qx
-11,7

и ОН– при стандарт
NaOH + HCl = NaCl + H2O   или 

+ –H (aq) + OH (aq) = H2O(ж) + 56,98 кДж. 
При взаимодействии сильной кислоты и сильного основания, независимо от их при-
еплота нейтрализации будет постоянной и

трализации будет меньше, так как ионизация кислоты (основания) потребует затраты
энергии. 

HCN + O

темы из одной фазы в др

ой эффек  перехода Si (аморфный) → Si 

∆Н = – 16,7 кДж 



Термохим я ристики  
еских процессов 

ьпий образования и сгорания различных веществ
ния используются для расчета тепловых эффектов 

различных в, в том числе и биохимических реакций. 

обр 2

т составить энергетический баланс про-
текаю

сов и пределах их прот он, установленный на 
основании большого че го закона подтвержда-
ется тем, что ни одно из его с

Второй закон т
процессов. Прежде, чем
знакомимся с понятием
ском смысле. 

ические расчеты и их использование дл характе
биохимич

Значения стандартных энтал
имеются в справочниках. Эти значе

процессо
Типовая  задача . Рассчитать тепловой эффект реакции окисления глюкозы: 

С6Н12О6(г) + 6О2(г) = 6Н2О(ж) + 6СО2(г);  ∆Н0 = ? 
∆Н0

обр.[C6H12O6(т)] = -1260 кДж/моль; 
∆Н0 CO (г)] = -393,5 кДж/моль; .[
∆Н0

обр.[H2O(ж)] = -285,8 кДж/моль. 
Решение 

∆Н0
реакции = (6∆Н0

обр[H2O(ж)] + 6∆H0
обр[CO2(г)]) – ∆H0

обр[C6H12O6(т)] = ((6(–285,8) + 
6(−393,5)) – (–1260) = –2815,8 кДж/моль. 

Исходя из закона Гесса, следует, что при окислении 1 моль глюкозы в живых
организмах выделится такое же количество энергии. 

Второй закон термодинамики 
Первый закон термодинамики позволяе
щего в системе процесса, но не указывает, в каком направлении и до какого 

предела будет протекать этот процесс. Согласно первому закону термодинамики, 
возможен, например, самопроизвольный переход энергии как от горячего тела к хо-
лодному, так и от холодного к горячему. Однако, опыт показывает, что энергия само-
произвольно переходит от тела более нагретого к телу менее нагретому. Обратный
процесс не протекает. Сколько бы мы не ждали, вода в чайнике, стоящем на столе, не
закипит за счет энергии окружающей среды. 

С точки зрения первого закона термодинамики все процессы, происходящие
без нарушения закона сохранения энергии, возможны. Однако, опыт показывает, что
самопроизвольные процессы в природе протекают только в определенном направле-
нии и до определенного предела. Первый закон термодинамики необходимо допол-
нить законом, который позволял бы судить о направлении самопроизвольных процес-

екания. Такой закон − эмпирический зак
ловеческого опыта. Справедливость это

ледствий не находится в противоречии с опытом. 
ермодинамики тесно связан с существованием необратимых
рассмотреть содержание и формулировку второго закона, по-
 «необратимые» и «обратимые» процессы в термодинамиче-

Обратимые и необратимые процессы 

Для выяснения понятия «обратимый» и «необратимый» 
процесс в термодинамическом смысле рассмотрим изотерми-
ние, которое газ оказы-

ческое расширение 1 моль идеального газа. Представим себе, 
что 1 моль идеального газа находится в цилиндре (рис. 2), 
снабженном невесомым поршнем, который может переме-
щаться вдоль стенок без трения. Давле

Рис. 2.

T = const

вает на стенки цилиндра и поршень, уравновешено кучкой
мельчайшего песка. Цилиндр помещен в термостат. Его стен-



ки обладают идеальной теплопроводностью, так, что при расширении газа или при
его сжатии температура не меняется. В начальный момент газ занимает объем V1 и
находится под давлением Р1. Исходное состо
изображено точкой 1 (рис. 3). 

Начнем снимать по одной песчи
возрастать на бесконечно малую вели
мало, то можно считать, что давление
нему давлению на поршень. 

т
с

о

ц
н

л
м
Т

яние такой системы на графике P = f(V) 

нке с поршня. Давление будет падать, а объем
чину. Так как изменение давления бесконечно

 газа по всему объему одинаково и равно внеш-

Снимая песчинки, можно достичь со-
стояния 2, в котором газ будет иметь давление

и
и
н
п

Р

н
л
в

ж

т бесконечно 
медле

тояния давления и объема как в прямом, 
ак и в обратном проц о малые величины и 
истем

в обратном процессе А2–1, будет равна, но 
братн

изменений не останется. Обратимый про-
есс – процесс, в результате кото
ие без изменений в окруж

Из сказанного следу
ыми скоростями. Только в каждый данный момент вре-
ени будет находиться в состояни
акие процессы называют р

Р2 и объем V2. Графически это
нный процесс изображается плавной

кривой 1–2. Работа, которую совершает газ в
этом процессе, численно равна площади, огра-
ниченной изотермой расширения, двумя орди-
натами Р1 и Р2 и отрезком на оси абсцисс V2– 
V1. Обозначим работу через А1-2. 

Представим себе обратный процесс. Мы
последовательно переносим на поршень по од-
ной песчинке. В каждом случае давление будет
возрастать на бесконечно малую величину. В
конце концов, мы сможем перевести систему 

з конечного состояния 2 в начальное состояние 1. Графически этот процесс будет
зображаться той же самой плавной кривой 2–1, но протекать в обратном направле-
ии. Таким образом, система при переходе из конечного состояния в начальное будет
роходить через те же промежуточные сос

1

2

V1 V2
V

Рис. 3.

ессах. Изменения происходят на бесконечн
а в каждый момент времени находилась в равновесном состоянии, а перемен-

ые, определяющие состояние системы (Р и V ), в каждый момент времени отлича-
ись от равновесных значений на бесконечно малые величины. Работа, которую со-
ершает окружающая среда над системой

о по знаку работе прямого процесса: 
А1 – 2 = – А2 – 1;  А1 – 2 + А2 – 1 = 0. 

Следовательно, при переходе из состояния 1 в состояние 2 и обратно в окру-
ающей среде и в самой системе никаких

рого система может возвратиться в исходное состоя-
ающей среде. 
ет, что обратимые процессы протекают с бесконечно ма-
при этих условиях система 

и, бесконечно мало отличающемся от равновесного. 
авновесными. 

Проведем процесс расширения одного моль иде-
ального газа с конечной скоростью. Для этого давление
газа в цилиндре уравновесим некоторым количеством ги-
рек равной массы (рис. 4).  

Перевод системы из состояния 1 в состояние 2 бу-
дем осуществлять последовательным снятием гирек. При
снятии одного грузика внешнее давление упадет на ко-

Рис. 4.

T = const



нечную величину (см. нижнюю ломанную кривую, рис. 3), объем газа увеличится с
конечной скоростью и через некоторое время достигнет равновесного значения. Про-
ведем эту операцию последовательно, несколько раз, пока газ не достигнет конечного
состояния 2. Графически этот процесс изображен на рис. 3 нижней ломаной кривой. 
Работа расширения, которую при этом совершает газ, численно равна площади, огра-
ниченной нижней ломаной линией, двумя ординатами Р1 и Р2 и отрезком на оси абс-
цисс V2–V1. Как видно из рис. 3, она будет меньше работы при обратимом расшире-
нии газа. Проведем этот процесс в обратном направлении. Для этого на поршень по-
следовательно будем ставить грузики. При этом каждый раз давление увеличивается
на конечную величину, а объем газа уменьшается и через некоторое время достигает
равновесного значения. После того, как на поршень будет поставлен последний гру-
зик, газ достигнет исходного состояния. Графически этот процесс на рис. 3 изображен
верхней ломаной кривой. Работа, которую при этом производит окружающая среда
над газом (работа сжатия), числ ей ломаной 
линией, двумя ординатами Р1 и Р абсцисс V2 поставляя диа-

й 
по абсолютной величине больше работы пря-

ний в окружающей среде. 

цессы называются неравно-
весными. 

амм расширения следует, что работа, совершаемая сис-
темой в обратимом процессе, бол

других видов 
работы (работы против электри и т.п. сил). 
Сумму всех видов работы, производимой асширения, 
называют полезной. Если переход системы из состояния 1 в состояние 2 был осуще-
ствлен обратимо ), а работа за 
вычетом

енно равна площади, ограниченной верхн
2 и отрезком на оси –V1. Со

граммы сжатия и расширения отметим, что при изменении состояния газа с конечно
скоростью работа обратного процесса 
мого процесса: 

А1 – 2 < – А2 – 1;   (9) 
А1 – 2 + А2 – 1 < 0.   (10) 

Это означает, что возвращение системы из конечного состояния в начальное происходит по другому пути и в

окружающей среде остаются какие-то изменения. 

Необратимый процесс – процесс, после которого система не может возвратить-
ся в исходное состояние без измене

В каждый данный момент времени при протекании необратимого процесса
система не находится в состоянии равновесия. Такие про

Все самопроизвольные процессы протекают с конечными скоростями и поэто-
му − необратимы (неравновесны). 

Из сопоставления диагр
ьше, чем необратимом:  
Аобр.> Анеобр.   (11) 

Все реальные процессы в той или иной мере могут приближаться к обратимым. 
Работа, производимая системой, достигает максимального значения, если система со-
вершает обратимый процесс:  

Аобр. = Аmax.    (12) 
В общем случае, работу, производимую системой при переходе из одного со-

стояния в другое, можно представить как сумму работы расширения и 
ческих, поверхностных, гравитационных 

системой за вычетом работы р

, то работа это  процесса будет максимальной (Аго max

работы расширения – максимальной полезной работой (А′ ): max

Аmax = А′max + р∆V;  (13) 
А′max = Аmax – р∆V.  (14) 



Cамопроизвольные и несамопроизвольные процессы 
В любой системе два произвольно выбранные состояния (1 и 2) различаются

тем, что процесс перехода из состояния 1 в состояние 2 протекает самопроизвольно, а
обратн

е 
несамопроизвольно

исходного постулата, 
позвол

счет перемещения поршня совершать работу. 
Предположим, что газ изо  1 до 

V2 (рис. 5) и совершает работу А1 ргия на рме 
тепла из резервуара. Совершаемая
ра энергии (Q1): 

Q

ый процесс перехода из состояния 2 в состояние 1 самопроизвольно не идет. 
Отсюда можно заключить, что существует какой-то объективный критерий, по-

зволяющий установить принципиальное различие между рассматриваемыми двумя
состояниями системы.  

Очевидно, что невозможно искать критерий направления отдельно, для любого
мыслимого конкретного процесса в любой системе, логично рассмотреть какой-
нибудь один, по возможности, простой процесс, для которого многовековый практи-
ческий опыт позволяет четко указать, какое направление самопроизвольно, а како

. Опираясь на этот пример, можно доказать, что в природе суще-
ствует некоторая функция состояния, изменение которой в любом мыслимом процес-
се, а не только в том, который был выбран для формулировки

яет однозначно определять, какие процессы самопроизвольны, а какие – нет. 
Рассмотрим изолированную систему, состоящую из теплового резервуара, 1 

моль идеального газа, заключенного в цилиндре с подвижным поршнем и устройства, 
позволяющего за

термически обратимо расширяется от объема V
. Эне  совершение работы передается в фо
 газом работа эквивалента полученной от резервуа-

1 = 
1

2V
lnRT  = A

V
1.   (15) 

Функция lnRT  определятся не только изменени-2V
V V
1V

ем объема, но и температурой. Разделим обе части
уравнения на Т: 

T

Q
 = 

1

2V
lnR .   (16) 

Из полученного равенства видно, что изме-
нения, происходящие в изолированной системе при 

рактеризованы

V

протекании обратимого процесса, могут быть оха-
величиной 

1

2

V

V
lnR , которая оп деляется только исходным (V1) и

нечны

ре ко-

м (V2) состоянием системы. Увеличение параметра 
1

2

V
lnR  цилиндра с газом 

эквивалентно уменьшению параметра 

V

T

Q
 для теплового резервуара, то есть  

T

Q
 – 

1

2

V

V
lnRT  = 0. 

В предельном случае необратимого (самопро-
извольного) расширения идеального газа от V1 до V2, 

– Q1

1 2

→A1

RTln
1

2

V

V

Рис. 5.

V V2

(при расширении в вакууме) процесс происходит без
совершения газом работы, = , слет.к. Р 0 довательно
p∆V = 0, и соответственно передачи энергии от ре-

1

RTln  
1

2

V

V

Рис. 6.

ВАКУУМ



зервуара в форме тепла не происходит (Q = 0). Таким образом, изменение внутренней
энергии (∆U) для газа равно нулю (рис. 6). 

Однако состояние его в резервуаре изменилось на величину 
1

2

V
lnR , а состоя-

ние резервуара – нет. Поэтому в целом состояние системы изменилось (увеличилось) 

на величину 

V

1

2

V

V
lnR ; 

1

2

V

V
lnR  > 0. 

Таким образом, протекание самопроизвольного процесса в изолированной сис-
теме в общем случае связано с возрастанием характеристики (параметра) состояния
системы, которая получила название энтропии. 

Из рассмотренного выше примера следуе самопрт, что оизвольно в изолирован-
ной системе протекают те процессы, которые приводят к возрастанию энтропии сис-
темы. Таким образом, второ с : «Если в изолированной

цессы, то ее энтропия возрастает» (за-
кон возрастания энтроп

Если энтропия системы в исходном состоянии может быть выражена как:  

протекания обратимого процесса

й закон термодинамики гла ит
системе протекают самопроизвольные про

ии). 

S1 = RlnV1, а в конечном состоянии S2=R⋅lnV2, то изменение энтропии в результате 

∆S = S2 – S1 = 2V

1V
и  lnR  ил

∆S/обратимого процесса/ = 
.Qобр

Т
имого процесса  

. 

Соответственно для необрат

∆S/необратимого процесса/ > 
Т

.Qнеобр
. 

Справедливость последнего выражения легко показать, исходя из первого закона
термодинамики. В соответствии с первым законом термодинамики 

(17) 
Переведем систему из состояния 1 в состояние 2 обратимым и необратимым

путем: 
∆U обр. = Q обр. – А обр.;  (18) 
∆U необр. = Q необр. – А необр. (19) 

Так как внутренняя энергия − функция состояния, то ∆U обр. = ∆U необр. Известно также, что А обр. > А не-

Q необ

∆S не зависит от пути процесса, т.к. явля

∆U = Q – A.    

обр. Следовательно, Q обр. > р.  

ется функцией состояния, т.e.  

∆S обр. = ∆S необр., 

тогда 

∆S/необр./ > 
Т

или в общем случае 

.Qнеобр
   (20) 

∆S≥ 
Т
Q

.   (21) 



Знак равенства относится к о братимым 
процес

Для изолированной системы Q = 0, т.к. система не обменивается с окружающей 

∆S≥ 0.    (22) 
При протекании в изолированной системе необратимых (самопроизвольных) 

процессов энтропия изолированной си

в. Из 

уравнения (23) также энтропия не 

может у

авн.= Smax;   (24) 

их 
систем

и свойства любой макроскопической 
систем

ложе-
ний те

лом, например, самопро-
извольный переход тепла от менее на я не 

е

янию равновесия. В состоянии равновесия система обладает максимальной тер-
модинамической вероя стояния системы, так 

братимым, знак неравенства – к нео
сам. Уравнение (21) − математическое выражение второго закона термодина-

мики. 

Изменение энтропии изолированной системы 

средой ни веществом, ни энергией и соответственно:  

стемы увеличивается:  
∆S>0.    (23) 

х процессоЭто неравенство − критерий, определяющий направление протекания самопроизвольны

следует, что какие бы процессы в изолированной системе не протекали, ее

меньшаться. Так как самопроизвольные процессы в изолированных системах идут с увеличением эн-

тропии, то при достижении равновесия энтропия изолированной системы будет максимальной, а ее изменение

равно нулю. 

Sр
∆Sравн.= 0.    (25) 

Уравнения (24, 25) − критерии равновесия изолированных систем. 

Статистическая природа второго закона термодинамики 
В то время как первое начало термодинамики − всеобщий закон природы, не

знающий ограничений и применимый к любым системам, второй закон термодина-
мики представляет собой статистический закон, справедливый для макроскопическ

, состоящих из очень большого числа частиц (молекул, атомов, ионов), для ко-
торых применимы физические понятия, имеющие статистическую природу, такие, 
например, как температура и давление. 

Из курса физики известно, что состояние 
ы, состоящей из совокупности большого числа частиц, могут быть описаны с 

помощью статистической механики. Сущность статистического описания макросис-
тем состоит в применении к совокупности большого числа частиц основных по

ории вероятности, а к отдельным частицам законов классической механики. 
Такой подход дает возможность объяснить многие свойства макроскопических сис-
тем, а также установить закономерности процессов, протекающих в этих системах. 

С точки зрения статистической механики второе начало термодинамики, как
это впервые показал Л. Больцман, сводится к утверждению, что все самопроизволь-
ные процессы в макроскопических системах протекают в направлении от менее веро-
ятного к более вероятному состоянию системы. 

Таким образом, процессы, запрещенные вторым нача
гретого тела к более нагретому, оказываетс

невозможным, а крайне маловероятным, вследствие чего они не наблюдаются.  
Любое данное состояни  системы характеризуется определенной термодина-

мической вероятностью и, чем больше последняя, тем ближе система приближается к 
остос

тностью. Таким образом, вероятность со



же как
и условий, при которых система достигает равновесного со-

стояни

и энтропия, могут быть использованы в качестве критерия направления само-
произвольных процессов 

я Л. Больцман предложил следующее уравнение, устанавливающее связь меж-
ду энтропией (S) и термодинамической вероятностью (W):  

S = klnW,    (26) 
где k – постоянная Больцмана, численное равная отношению газовой постоянной R к 

числу Авогадро NA, т.е. k = 
AN

R
, W – термодинамическая вероятность системы, т.е. 

число микросостояний, которыми можно осуществить данное макросостояние систе-
мы. 

нулю (постулат Планка). 

едует из экспериментальных данных о зависимости теплоемкости кристалли-
ческих веществ от температуры, а также з стат кона 
термодинамики. При абсолютном н анно того 
вещес

Абсолютные и стандартные энтропии 
При абсолютном нуле энтропия идеального кристалла чистого вещества равна 

Справедливость постулата Планка, называемого третьим законом термодина-
мики, сл

и истического характера второго за
уле д е макросостояние кристалла чис

тва, кристаллическая решетка которого не имеет каких-либо дефектов, пре-
дельно упорядочено и может быть реализовано единственным способом. Следова-
тельно, термодинамическая вероятность при абсолютном нуле равна 1. 

S = kln I 
S = 0.     (27) 

На основании постулата Планка можно вычислить абсолютное значение энтро-

пии. Зная, что dS=
T

dQ
, a dQ = CdT, dS=

T

CdT
, где С – молярная теплоемкость данного 

вещества. Интегрируя последнее уравнение в пределах от абсолютного нуля до Т, по-
лучим:  

Sт = ∫
T

0 T

CdT
.    (28) 

Энтропию ST называют абсолютной энтропией, она численно равна изменению
энтропии при равновесном переходе 1 моль кристаллического вещества от абсолют-
ного нуля до данной температуры. 

ычисление абсолютной энтропии по уравнению (28) возможно лишь в том
случае  если известна зависимость теплоемкости данного вещества от температуры. 

А азыва-
ют ста

а 
как дл -

й системы 

В
,
бсолютную энтропию тела в стандартном состоянии при данной «Т» н
ндартной энтропией и обозначают через 0

TS , чаще всего ее табулируют при 

298,15 К и обозначают через 0
298S . 

Важно подчеркнуть, что постулат Планка дает возможность вычислить абсо-
лютное значение энтропий различного рода веществ при данном их состоянии, тогд

я других термодин ки у й ргии и энамичес х ф нкци , например, внутренней эне
делены оль  их изменения при переходе даннотальпии могут быть опре т ко

из одного состояния в другое. 



Расчет и роцесса 
Изменение энтропии химического процесса равно алгебраической сумме стан-

дартных энтропий участников реа стехиометрических коэффициен-
тов, приче

Эн
и пределах протекания

процессов только в изолированных системах. В случае закрытых и открытых систем
необходимо также учитывать измене по-

 для
термодинамические

функции, так называемые термодинамические потенциалы, изменение которых по-
елы их протекания без учета изме-

амическим потенциалам от-

едует:  

авнения (31) и уравнения (32) в уравнение (30) находим: 

для об

л оди-
-

зменения энтропии для протекании химического п

кции, с учетом их
еакции берутся сом энтропии продуктов р знаком плюс, а энтропии исход-

ных веществ – со знаком минус. 
Для реакции, протекающей по следующему уравнению: aA + bB → mM + nN 

∆S = (m 0
MS + n 0

nS ) – (a 0
B

0
A bSS + ).   (29) 

Например, изменение энтропии реакции 
H2(г) + Cl2(г) = 2HCl(г), 

если 0
H 2

S (г) = 130,6 Дж.моль–1К–1;  0
Cl2

S (г) = 36,69 Дж.моль–1К–1;  
0
HClS (г) = 186,70 Дж.моль–1К–1

в соответствии с уравнением (29) равно: 

∆S = 2⋅186,70 – 130,6 – 36,69 = 206,11 Дж.моль–1К–1. 

ергия Гиббса 
По изменению энтропии можно судить о направлении

ние энтропии окружающей среды. Решение
следней задачи или крайне сложно, или невозможно. Поэтому в термодинамике
изучения открытых или закрытых систем используют другие 

зволяет определять направление процессов и пред
нений их в окружающей среде. В частности, к термодин
носится функция состояния, называемая энергией Гиббса, которую обозначают через 
G. Понятие об энергии Гиббса было введено на основе объединенного уравнения пер-
вого и второго законов термодинамики. Объединенное уравнение может быть выве-
дено следующим образом.  

Из первого закона термодинамики сл
A = Q – ∆U.    (30) 

Из второго закона термодинамики для обратимого процесса получаем: 

Q = T∆S,    (31) 
для необратимого процесса:            Q < T∆S.    (32) 
Подставляя значение Q из ур

ратимого процесса А обр. =T∆S – ∆U; (33) 
для необратимого процесса А
Уравнение (33) называют объединенным уравнением первого и второго начал термо-
динамики д

необр. = < T∆S – ∆U. (34) 

ля обратимых процессов. Так как внутренняя энергия и энтропия − функ-
ции состояния, то их изменение не зависит от того, как протекает данный процесс, 
обратимо или необратимо, следовательно: 

Т∆S обр. – ∆Uобр. = T∆Sнеобр. – ∆Uнеобр. и Аобр. > Анеобр., т.е. работа, со-
вершаемая при обратимом процессе, больше работы, производимой системой при не-
обратимом процессе при ус овии, что начальное и конечное состояния системы 

стемой, при обранаковы в обоих случаях. Имея в виду, что работа, производимая си



тимом процессе − максимальная для данного изменения состояния системы, преобра-
зуем уравнение (33): 

Группируя величины с одинаковыми индексами, получаем: 
) – (U2 – TS2),  (35) 

т.к. U и S – функции состояния, то величина (U – TS) должна быть также функцией
состояния. 

Если система, кроме полезной работы, совершает работу, против силы внешне-

с-
темой в обратимом изобарно-изотермическом процессе. Из уравнения (35) получаем

атимого процесса: 
Amax = T∆S – ∆U –p∆V,   (36) 

для необ атимого процесса:  Amax < T∆S – ∆U –p∆V.   (37) 

Учитывая, что ∆V =V2 – V1, получаем: 

А′max  pV1. 

Группир

Величину (U – TS + pV), которая − функци ерги-

циалом. 

Таким образом,  

Имея в
1 2

∆G .   (40) 

но переписать следующим образом: 

∆G = ∆U + p∆V – T∆S 

Amax = T(S2 – S1) – (U2 – U1). 

Amax = (U1 – TS1

го давления (p = const), то для обратимого процесса  Amax = А′max + p∆V или
А′max = Amax – p∆V, где А′max – максимальная полезная работа, совершаемая си

для обр

р

 = U1 – U2 + TS2 – TS1 – pV2 +

уя величины с одинаковыми индексами, находим: 

А′max = (U1 – TS1 + pV1) – (U2 – TS2 + pV2). (38) 

я состояния, т.к. U, S и V суть функции состояния, называют эн

ей Гиббса и обозначают через G. Раньше эту функцию состояния называли изобарно-изотермическим потен-

G = U – TS + pV.    (39) 
 виду последнее уравнение, можно записать:  

А′max = G  – G , т.к. 
 = G2 – G1, А′max = –∆G

Из уравнения (40) следует, что максимальная полезная работа, совершаемая
системой в обратимом изобарно-изотермическом процессе, равна уменьшению энер-
гии Гиббса. Для необратимого процесса, путем аналогичного преобразования спра-
ведливо:  

А′необр. < – ∆G,    (41) 
т.е. уменьшение энергии Гиббса в необратимом процессе больше производимой сис-
темой полезной работы. 

Зная, что U + pV = Н, уравнение (40) мож
G = H – TS     (42) 

или  
∆G = ∆H – T∆S.    (43) 

Последнее уравнение может быть представлено следующим образом: 



или  
∆U = ∆G – p∆V + T∆S, 

из чег

енней энергии, кото-
рая в у жет быть превращена в работу. «Связанная энергия» 
тем бо нтр данной системы. Таким образом, энтропию можно 
рассматривать связа  энергии». 

∆

димо затратить у кими.  
Реакцию, которая оизвольной, поскольку 

протекани

й изменения энергии Гиббса. Условием такого сопряжения будет 
наличие инт

ия энергии Гиббса от -29,99 до -50,21 
кДж/моль. 

1. Станд (∆G0) вещества – изменение 
свободной энер ния из элементов при стан-
дартных услови

∆G
где ∆G

х в

ях и сделать вывод о том, в каком направлении процесс
гидролиза будет  самопроизвольно. 

Решение 

Из справочной таблицы найдем, что: 
G0(L,  − глюкоза) = - 916,34 кДж/

∆ = - 4,50 кДж/моль; 

о следует, что изменение внутренней энергии системы можно представить как
сумму трех слагаемых: ∆G – часть внутренней энергии системы, способная при изо-
барно-изотермических условиях превратиться в работу, p∆V – часть внутренней энер-
гии, затрачиваемая системой на совершение работы против сил внешнего давления, и
T∆S – «связанная энергия», представляющая собой часть внутр

казанных условиях не мо
льше, чем больше э опия 

как мер  « ннойу
Из уравнений (40 и 41) следует, что величина G служит мерой способности

системы производить работу и поэтому решить вопрос, может ли реакция протекать
самопроизвольно. Реакция протекает самопроизвольно только в том случае, если
происходит уменьшение энергии Гиббса системы. Такие реакции называют экзерго-
ническими, если же энергия Гиббса системы возрастает, то для осуществления реак-
ции необхо работ . Такие реакции называют эндергоничес

в данных условиях не является самопр
е ее связано с увеличением «свободной энергии», можно осуществить пу-

тем сопряжения ее с другой реакцией, характеризующейся достаточно большой отри-
цательной величино

ермедиата, т.е. общего для обоих реакций вещества. 
1. А + В ⇄ С + Д 0

1G∆  > 0; 

2. Д + К ⇄ М + Г 0
2G∆  < 0; 

3. А + В + К ⇄ С + М + Г 0∆ < 0. 3G

Для живых организмов можно привести много примеров сопряженных реак-
ций. Особенно большое значение имеют реакции гидролиза таких соединений, как
аденозинтрифосфат (АТФ), аденозиндифосфат (АДФ), аргининфосфат, креатинфос-
фат, характеризующиеся величинами изменен

Расчет ∆G  в хими0 ческих реакциях 

артная свободная энергия образования
динегии реакции образования этого сое

ях. 
0 0реакции = ∑∆G  продукты реакции − ∑∆G0 исх. в-ва, (44) 

0 продукты реакции − стандартная свободная энергия образования продуктов
реакции; ∆G0 исходные вещества − стандартная свободная энергия образования ис-
ходны еществ. Свободная энергия образования любого элемента в стандартном со-
стоянии принимается за нуль. 

Пример. Рассчитать изменение свободной энергии реакции гидролиза сахаро-
зы при стандартных услови

протекать

С12Н22О11 + Н2О → С6Н12О6 + С6Н12О6

∆ Д моль; 
G0 (фруктоза)  91



∆G0 (сахароза) = - 1550,36 кДж/м
0

0 0 0

бод ой энергии реакции образования мета-

С (графит) + 2Н2(г) = СН4(г). 
Из найденных 0 0 оставляем таблицу: 

оль; 
∆G  реакции=-916,34+(-914,50)-(-1550,36)=-280,48кДж/моль.

Реакция гидролиза сахарозы при стандартных условиях будет протекать само-
произвольно. 

2. Если известны значения ∆Н  и ∆S , можно рассчитать ∆G  реакции по форму-
ле:      ∆G0 = ∆Н0 - Т∆S0. 

Пример. Рассчитать изменение сво н  
на из элементов при 298 К. 

Решение 

в справочной литературе данных ∆Н обр и S  с

С (графит) Н2 (г) СН4 (г) 

∆Н0 обр (кДж/моль) 0 0 -74,81 
S0 (Дж/моль К) 5,74 130,7 186,30 

Из приведенных в таблице значений мы можем найти ∆Н0 и ∆S0 для реакции. 
∆Н0реакции = ∆Н0обр.СН4(г) – ∆

0 0Н обр.С(графит) – 2∆Н обр.Н2(г) = –74,81 кДж − (0+0) 
= 74,8

Значение

твующих масс. 

ией называют такую реакцию, продукты которой, 
взаимо

С эмпирической точ сием называют состояние 
обрати

C2H5O
, 

при ко
, продукты кото-

1 КДж; 
∆S0реакции = S0CН4(г) − [S0C(графит) + 2S0Н2(г)] = 186,3 Дж/К моль − 5,74 Дж/К моль 
− 2⋅130,7 Дж/К моль = -80,84 Дж/К моль. 

∆Н0 и ∆S0 подставляем в формулу ∆G0 = ∆Н0 - Т∆S0: 
∆G0реакции = –74,81 кДж − (298 К)(-80,84 Дж/К)(1 кДж/1000 Дж) = –74,81 кДж −  
(-24,09 кДж) = –50,72 кДж. 

Термодинамика химического равновесия 
Учение о химическом равновесии − один из важнейших разделов физической

химии. Начало учению о химическом равновесии было положено работами француз-
ского ученого Бертолле (1799 г.) и в наиболее общем виде развито норвежскими уче-
ными Гульдбергом и Вааге (1867 г.), установившими закон дейс

Химическое равновесие устанавливается в системах, в которых протекают об-
ратимые химические реакции. 

Обратимой химической реакц
действуя между собой в тех же условиях, при которых они получены, образу-

ют некоторые количества исходных веществ. 
ки зрения химическим равнове

мой химической реакции, при котором концентрации реагирующих веществ в 
данных условиях не меняются со временем. 

Примеры обратимых химических реакций следующие: реакция получения ио-

доводорода из водорода и иода:   H2 (г) + I2(г) ⇄ 2HI(г), реакция этерификации: 

H(ж) + CH3COOH(ж) ⇄ C2H5COOCH3(ж) + H2O(ж), так как образующиеся про-
дукты реакции – иодоводород и уксусно-этиловый эфир способны в тех же условиях

торых они получены, образовывать исходные вещества. 
Необратимой химической реакцией называют такую реакцию

рой не взаимодействуют друг с другом при тех же условиях, в которых они получены, 
с образованием исходных веществ. 

Примерами необратимых химических реакций могут служить: реакция разло-
жения бертолетовой соли на кислород и хлорид калия: 



2KCIO3(т) → 2KCI(т) + 3O2(г). 
Образующиеся в этих случаях продукты реакции не способны взаимодей

вать друг с другом с образованием исходных веществ. 
ство-

Как известно, химическ огда 
е 

ентрации реагирующих веществ. 
ых и необратимых химических реакциях не следует путать 

с понятиями об обра ическом смысле. 

в реакции, воз-
веденных в степени, показате их сте иен-
там, к произведению равновесных концентраций исходных веществ в степенях, пока-

й 
а 

ое равновесие − динамическое и устанавливается, к
скорости прямой и обратной реакции становятся одинаковыми, вследствие чего и н
меняются со временем конц

Понятия об обратим
тимых и необратимых процессах в термодинам

Концентрации исходных веществ и продуктов реакции, установившиеся в сис-
теме, достигшей состояния равновесия, называются равновесными. 

Отношение произведения равновесных концентраций продукто
ли которых равны хиометрическим коэффиц

 
затели которых равны их стехиометрическим коэффициентам, для данной обратимо
реакции, есть величина постоянная при данной температуре. Эта величина получил
название константы химического равновесия. Например, для реакции: аА + вВ 
сС + дД– константа химического равновесия (К х.р.) равна:  

К х.р. = [C]c [D]d/[A]a[B]b.   (45) 
Выражение (46) − математическое выражение закона действующих масс, установленного в 1867 г. норвежски-

ми учеными Гульдбергом и Вааге. 

Уравнение изотермы химической реакции 
Для обратимой реакции аА + вВ  сС + дД, протекающей в реальных усло-

виях, изменение свободной энергии Гиббса рассчитывается по уравнению: 

∆G = ∆G0 + RTℓn
ba

dc

]B[]A[

]D[]C[
,   (46) 

где G0 – изменение стандартной свободной энергии Гиббса, R – универсальная газо-
вая постоянная, Т – реальная температура, при которой протекает процесс, [A], [B], 
[C] и [

зволяет рассчитать ∆G, сопровождающее реакцию, если
при одной и той же температу нцентраци дук-
тов реакции, а также ∆G0, которое можно вычислить при использовании таблиц тер-

Важно знать отличие ∆G от ∆G0. ∆G0 – это специфическая термодинамическая
конста реакцию. Эта величина постоянна 
для каждой реакции. ∆G – мо и от 
концен нно величина ∆G опреде-
ляет направление химической ия может протекать само-
произв

D]– реальные молярные концентрации исходных веществ и продуктов реакции. 

Соотношение (46) по
ре известны ко и исходных веществ и про

модинамических данных. 

нта, характеризующая данную химическую
жет принимать различные значения в зависимост

трации исходных веществ и продуктов реакции. Име
реакции. Химическая реакц

ольно только в том случае, когда ∆G < 0, а не ∆G0 < 0. В то же время реакция, 
для которой ∆G0 > 0, может все-таки идти самопроизвольно, если только член 

RTℓn
ba

dc

]B[]A[

]D[]C[
 будет иметь такое значение, что величина ∆G окажется отрицательной. 

При установлении химического равновесия ∆G = 0. В соответствии с
ние (46) примет вид: 

этим 
уравне



∆G0 = – RTℓn
p

ba

dc

]B[]A[

]D[]C[
⎥
⎦

⎤
⎢
⎣

⎡
,   (47) 

где индекс «р» относится к равновесным концентрациям исходных веществ и продуктов реакции. 

Учитывая уравнение (45), можно записать: 
∆G0 = – RTℓn Kx.p.    (48) 

Подставляя значение ∆G0 в уравнение (46), получим 

∆G0 = RT ⎟⎟
⎞

 
][]C[ dc

⎠⎝ ]B[]A[ ba

Приведенное уравнение носит название уравнения изотермы химической реак-
ции или уравнения изотермы Вант-Гоффа. Оно позволяет производить расчет изме-
нения  Гиббса при протекании

⎜⎜
⎛

Kx.pln 
D

n -l .  (49) 

химической реакции. Критерий самопроиз-
вольного протекания дной энергии (энер-
гия Ги

энергии
химического процесса − уменьшение свобо

ббса) системы, т.е. ∆G < 0. 
Анализ уравнения (49) показывает, что это возможно в том случае, если: 

Kх.р. > 
ba ]B[]A[

 или 
dc ]D[]C[

p

ba ]B[]A[ ⎥
⎦

⎢
⎣

> 
dc ]D[]C[ ⎤⎡

ba ]B[]A[
. 

В этом случае система, находящаяся в неравновесном состоянии, будет стре-
миться к состоянию равновесия, и при этом концентрация исходных веществ будет
уменьшаться п дет протекать в 

dc ]D[]C[

прямом напр е

, а родукты реакции – увеличиваться, т.е. реакция бу

авл нии. Рассмотрим условие, при котором Kх.р. > 
ba

D[]C[ d]
; т.е. ∆G > 0, 

т
этом протекани ратной реакции должно сопровождаться

уменьшением энергии Гиббса, т.е. ∆G < 0, , при условии, что: 

Kх.р. <

c

]B[]A[

если ∆G > 0, следова ельно самопроизвольное протекание прямой реакции невоз-
можно. Однако при е об

и, следовательно

p

ba

dc

]B[]ba ]B[]A[

d]Dc[]C[
 или

A[⎣

]D[]C[
⎥
⎦

⎢
⎡

< 
⎤

ba

dc

]B[]A[

]D[]C[
. 

Самопроизвольно буд братная реакция, при этом концентрация 
исходных веществ будет уве р дукты реакции − уменьшаться, пока они 
не достигнут равновесных знач

конста

Для установления зависимости константы химического равновесия от темпера-

Т  до Т  могут быть выражены: 

ет протекать о
личиваться, а п о

ений. 

Уравнение изобары химической реакции 
Уравнение изобары хи ичем ской реакции устанавливает характер зависимости
нты химического равновесия от температуры для эндо- и экзотермических 

процессов. 

туры рассмотрим состояние равновесия химической реакции при произвольных Т1 и
Т2. Предположим, что ∆H0 и ∆S0 в интервале температур от Т1 до Т2 остаются посто-
янными, тогда константа химического равновесия при 1 2

∆G 0
1  = – RT1ℓnK1     ∆G 0

1 = ∆H0 – T1∆S0

∆G 0
2  = – RT2ℓnK2 и соответственно  ∆G 0

2 = ∆H0 – T2∆S0. 
Решим систему приведенных уравнений относительно константы равновесия

химической реакции: 



ℓnK1 = 

1

00

RT

H

R

S ∆
− ; 

∆

ℓnK2 = 

2

00

RT

H

R

S ∆
−

∆ . 

Вычтем из первого уравнения второе: 

ℓnK  – ℓnK  = 1 2
RR

–
SS 00 ∆∆

−
2

00 HH ∆∆

1 RRT
+

T
; 

ℓn ⎟⎟
⎠

⎜
⎞

⎜
⎝

⎛
−

∆
=

122

1

T

1

T

1

R

H

K

K
.   (50) 

0

Полученная зависимость позволяет определить смещение состояния равнове-
 при изменении температуры. сия

тем чина ℓ

Предположим, что ∆H0 > 0 (эндотермическая реакция), тогда при увеличении 

пературы (T2>T1) вели n
2K

), т.е. равновесие химической реакции смещается в сторону образования продуктов
кции, уменьшение температуры (T

1K
 < 0, что выполняется при условии K1 < K2 (K1/K2 

< 1
реа 2<T1) приведет соответственно к смещению
равновесия в сторону образования исходных веществ. 

При условии, что реакция экзотермическая (∆H0 < 0), повышение температуры 

T2>T1 определяет ℓn
2

1

K

K
> 0 из чего следует, что K

сто
новесия химической реакции, сформулированный  

е-Шателье, а затем Брауном, можно выразить следующим образом: 

«Если на систему, н , подействовать из-
вне, изменив какое-нибудь овесие, то в системе уси-
лится то -

Основные вопросы темы 

1. Пр еской термодинамики. Химическая термодинамика как основа 

3. Закон Гесса. Следствия из з
Термохимические расчеты и
химических процессов. 

4. Взаимосвязь между процесс
ставных частей пищи и нек при различных 

режимах двигательной актив
5. Термодинамически обратим ой закон термодинамики. 

Энтропия. Статистическое и энтропии. Стандартная эн-
тропия. 

6. Свободная энергия Гиббса нциал). Энтальпийный и эн-
тропийный фактор. Экзо- и э е. 

1 > K2 (K1/K2 > 1) т.е. равновесие эк-

зотермической реакции при повышении температуры смещается в сторону образова-
ния исходных участников реакции, и соответственно при понижении температуры в 

рону продуктов реакции. 
Принцип смещения рав

Л
аходящуюся в устойчивом равновесии
 из условий, определяющих равн

 из направлений процесса, течение которого ослабляет влияние произведен
вновесие сместится в том же направлении». ного воздействия, и ра

едмет и задачи химич
биоэнергетики. Системы: изолированные, закрытые, открытые. 

2. Первый закон термодинамики. Внутренняя энергия, теплота, работа. Изобарный и
изохорный тепловые эффекты. Энтальпия. 

акона Гесса. Стандартные теплоты образования и сгорания.  
их использование для энергетической характеристики био

ами обмена веществ и энергии. Калорийность основных
сооторых пищевых продуктов. Расход энергии 
ности. 

орые и необратимые процессы. Вт
 термодинамическое толкование 

(изобарно-изотермический поте
ндоэргонические процессы в организм



7. Тер сия. Обратимые и необратимые реакции. Понятие о 
хим ого равновесия. Взаимосвязь между кон-
ста энергией Гиббса. Уравнения изотермы и 
изобары

Экспериментальные работы 

вого эффекта реакции нейтрализации. 

Выпол взвешенный калориметрический стакан налить 125 мл 1н 
раство раствора HCl (р = 1,014). 
Измер ей мешалке через во-
ронку и следить за изменением температуры. 

записать в табли-

кана – m1; 

твора HCl; 
, V, мл; 

Температура раствора NaOH – tщ; 
tк; 

тура t1 = 0,5(tщ + tк); 
ии – t2. 

. Внешний сосуд;  3. Термометр; 
4. М оронка. 

. 
Рас льзуя формулу: Q = ∆t⋅C/N⋅V, где

мкость калориметра; 

; 

р ор
: 

2

Вы опыта, если  

. – ∆H)/ ∆Hтеор.)⋅ 100%. 

модинамика химического равнове
ическом равновесии. Константа химическ
нтой химического равновесия и свободной

химической реакции. 

Работа № 1 . Определение тепло
Приборы и реактивы: 

1. Калориметр; 
2. 1н раствор NaOH; 
3. 1н раствор HCl. 
нение работы. Во
ра NaOH (р=1,037). В другой стакан налить 125 мл 1н
ить температуру обоих растворов. Затем при работающ
влить раствор кислоты в калориметр

Отмет у раствора. Результаты опыта
цу. 

ить максимальную температур

Масса калориметрического ста
Концентрация раствора NaOH; 
Концентрация рас
Объем раствора NaOH
Объем раствора HCl, V, мл; 

Температура раствора HCl –
Начальная темпера
Температура после нейтрализац

Рис. 7. Схема калориметра 
1. Сосуд с раствором (реакционная камера); 

2
ешалка;   5. В
Общая масса растворов m2 = (pщVщ + pкVк)

считать теплоту нейтрализации, испо
∆t = t2 – t1, С – общая теплое
C = m1C1 + m2C2; 
С = 0,752 дж/г. град – удельная теплоемкость стекла; 
С = 4,184 дж/г. град – удельная теплоемкость раствора
N – конечная концентрация раствора; 
V – общий объем аств а, л. 

Составить термохимическое уравнение реакции нейтрализации
Cl = NaCl + H O; ∆H = ? NaOH + H

числить абсолютную и относительную ошибки
∆Hтеор. = –57,0 кДж/моль Н2О; 

; Абсолютная ошибка = ∆Hтеор. –∆H
Относительная ошибка, % = (∆Hтеор



Те оконтроль 
1. 

средой и энергией
ей с ей, м. 

к
сло а п

3. 
с

4. 
а) 
б) 

одная энергия Гиббса. 

6. ие первого закона термодинамики для 

;  й. 

ие энтальпии системы можно экспериментально определить
лориметра; 

дотермической реакции; 
ования сложного вещества равна величине, но противоположна 
пии разложения этого вещества; 

ффициентов в уравнении реакции. 

9. ое характеризует эндотермическую реакцию: 
а) ∆H> 0;  б) ∆S > 0;  в) ∆G > 0;  г) ∆G > 0. 

стовый cам
Закрытая система – эта система, которая: 
а) обменивается с окружающей средой только веществом; 
б) обменивается с окружающей средой только энергией; 
в) обменивается с окружающей  веществом ; 
г) не обменивается с окружающ редой ни энерги  ни вещество

2. Гомогенная система – это
а) раствор сахара в воде; 
б) осадок сульфата бария в онтакте с водой; 
в) смесь азота и ки род ри 0°С; 
г) смесь воды и льда при 0°С. 

Экспериментально можно определить значение следующих термодинамиче-
х параметров состоянияки системы: 

а) масса;    б) внутренняя энергия; 
в) энтальпия;   г) абсолютная энтропия. 

В системе протекает термодинамический процесс, если: 
объем системы уменьшается; 
температура в системе повышается на 1°С; 

в) изменяется химический состав вещества системы; 
г) система перемещается в окружающей среде. 

5. ункции состояния системы следующие: 
а) энтальпия;   б) теплота; 
в) работа;   г) своб

Ф

Укажите математическое выражен
изохорных процессов: 
а) Q = A;  б) Q = ∆H;  в) Q = ∆U;  г) A = – ∆U. 

7. Укажите вид процесса, при котором энергия, сообщенная системе в форме те-
плоты, равна изменению энтальпии системы: 
а) изотермический;  б) изохорный; 
в) изобарный  г) адиабатны

8. Какие из следующих утверждений верны: 
а) абсолютное значен
с помощью ка

б) ∆Н является положительной величиной для эн
в) энтальпия образ
по знаку энталь

г) тепловой эффект химической реакции равен сумме энтальпий сгорания продук-
тов реакции за вычетом суммы энтальпий сгорания исходных продуктов с уче-
том стехиометрических коэ

Укажите неравенство, котор



10. ой реакции, протекающей в изохорных или
: 

я исходных веществ и продуктов реакции; 
х щест укты реакции. 

11. ств матическому выражению вто-
ати цессов: 

 ∆H = ∆H1 2 H3; 

12. е процессы, то 
исте

Н2

2 О2( 2 г); 

KCl(т) + 3О2(г). 

14. ля которых превращением исходных веществ
-

) KClO (т) → KCl(т) + 1,5O (г)   ∆H< 0; 

O(ж) →H+(водн.) + OH– (водн.)  ∆H > 0; 
 0,5О г)   ∆H < 0. 

15. ритерий принципиальной невозможности самопроизвольного протекания 

16. я ротекать само-
произвольно при любой температуре: 
а) ∆H> 0; ∆S > 0;  б) ∆H < 0; ∆S > 0; 
в) ∆H > 0; ∆S < 0;  г) ∆H . 

а) ∆H < 0; б) ∆ > 0. 

Тепловой эффект ∆Н химическ
зобарных условиях, зависит оти

а) природы реагирующих веществ; 
б) количества реагирующих веществ; 
в) агрегатного состояни
г) способа превращения исходны ве в в прод

Укажите формулу, которая соответ ует мате
для о ррого закона термодинамики б мых про

) Q = ∆U + p ∆V;  б) + ∆H  + ∆а
в) ∆S = Q/T;   г) ∆S > Q/T. 

олир проте  самопрЕсли в из ованной системе кают оизвольны
нтропия с мы: э
а) уменьшается; 
б) сначала увеличивается, а затем уменьшается; 
в) увеличивается; 
г) не изменяется. 

13.Не производя вычислений, укажите процессы, при протекании которых эн-
тропия системы возрастает: 

→а) Н2О(ж) О(г); 
) Н  (г) + 0,5 г) → Н О(б
в) С(т) + СО2(г) → 2СО(г); 
г) 2KClO3(т) → 2

Укажите химические реакции, д
в продукты сопровождается одновременным уменьшением энтальпии и воз
растанием энтропии: 
а 3 2

б) H2(г) + 0,5O2(г)→ H2O(г)    ∆H < 0; 
в) H2

г) 0,5C(т) + 2(г) → CO(
 

К
изобарно-изотермического процесса − неравенство: 
а) ∆H > 0; б) ∆S < 0;  в) ∆G < 0;  г) ∆G > 0. 

В каком из следующих случаев химическа реакция может п

< 0; ∆S < 0

17.Укажите неравенство, которое однозначно характеризует эндоэргоническую
реакцию: 

H > 0;  в) ∆G < 0;  г) ∆G 



18.Какое из следующих утверждений однозначно характеризует экзоэргониче-
скую реакцию: 
а) энтальпия системы в ходе реакции уменьшается; 
б) энтальпия системы возрастает; 

са исходных веществ; 
г) свободная энергия Гибса продуктов реакции больше, чем

а) ∆G = 0; б) ∆G < 0; 
в) скорости и прямой и обратной реакции одинаковы;  г) ∆G > 0. 

20.
е

а) возрастает;  б) уменьшается;  в) не изменяется
 

ЗАДАЧИ 

1. Вычислить ∆G0 реакции и определить возможность ее осуществления в стандарт-
ных условиях: 

2NH3(г) + 2,5О ) + 3Н2О(ж). 
т: –505,56 кДж/моль. 

. Вычислить изменение ∆ 0

в) свободная энергия Гибб  продуктов реакции меньше, чем
исходных веществ. 

19.Химическое равновесие в реакционной системе достигается при условии, ко-
гда: 

Самопроизвольно протекающая химическая реакция сопровождается пони-
жением энтальпии системы. Как изменяется константа химического равнов -
сия этой реакции при увеличении температуры: 

. 

2(г) = 2NO(г
Отве

2 энтропии ( S ) в реакции: 
2NH3(г) + Н2SO4(ж) = (NH4)2SO4(т). 

Ответ: –321,6 Дж/мольК. 

3. Вы 0 числить ∆H реакции:  Н2О(г) + СО(г) = СО2(г) + Н2(г). 
Ответ: – 41,2 кДж/моль. 

4. Исходя из уравнения реакции: H2S(г) + 1,5O2(г) = H2O(ж) + SО2(г) вычислить эн-
тальпию образования Н2S, если ∆H0р-ции = –563 кДж/моль. 

Ответ: – 19,7 кДж/моль. 

5. Используя данные ∆H0р-ции = –101,2 кДж/моль и ∆S0р-ции = –182,82 Дж/мольК, 
для реакции:  2HCl(г) + 1/2О2(г) = Cl2(г) + Н2О(ж),  вычислить ∆G0 реакции и
определить возможность ее осуществления в стандартных условиях 

Ответ: –46,9 кДж/моль. 



ГЛАВА II  
Химическая кинетика и катализ 

имическая ки ляющий собой уче-
ние о скоростях и ме

Законы химической кинетики используют для объяснения нормального и злока-
честве

самостоятельная область 
фарма ая процессы, которые характеризуют рас-
предел

ляются при помощи био-
логиче

классического ка-
тализа. 

Данная тема − теоретическая б ьных разделов биохимии, биофизи-
ки, фармакологии, фармакине некоторых клинических дисцип-
лин: терапии, физиотерапии и др. 

Основ тики 

Химическая реакция. Хим можно считать любое изменение 
вещес

, если рас-
сматри

одит превращение, 

ой реакции. Химические реакции, как правило, не проис-
ходят утем непо прямым перехо-
дом их в молеку ция протекает в 
нескол

записывается в виде: 
4Fe2+ + 4H+ + O2 → 4Fe3+ + 2H2O. 

Биомедицинская значимость темы 

Х нетика – раздел физической химии, представ
ханизмах протекания химических реакций. 

От скорости химической реакции зависит течение тех или иных биологических
процессов, эффективность действия на организм различных лекарственных препара-
тов. 

нного роста тканей, развития лучевого поражения, кинетических критериев
оценки эффективности лечения.  

На базе кинетических представлений возникла новая
кологии – фармакинетика, изучающ
ение введенных в организм лекарственных препаратов в период полувыведе-

ния их из организма. Применение данных кинетических исследований позволяет бу-
дущему врачу решить задачу оптимального назначения лекарства, т.е. выбор дозы, 
пути и периодичности введения. Изменение концентрации лекарственных веществ в
организме описывается обычными для химической кинетики уравнениями. Эти же
кинетические закономерности находят широкое применение в токсикологии. 

В живых организмах химические процессы осуществ
ских катализаторов – ферментов (энзимов). Уникальные свойства ферментных 

катализаторов – поразительная специфичность и огромная удельная активность, ко-
торая обусловливается сочетанием сравнительно несложных закономерностей физи-
ческой и физико-органической химии. Поэтому ясно, что путь к свободному овладе-
нию фундаментальными представлениями науки о ферментах как научным инстру-
ментом практической энзимологии лежит чере постижение основз 

аза для отдел
тики, токсикологии и 

ны инее понятия химической к
ической реакцией

тва, при котором образуются или разрываются химические связи между атома-
ми. 

Вопрос о том, почему происходят химические реакции, упрощается
вать отдельно два аспекта этой проблемы: 
1) механизм, по которому происх
2) глубина превращения реакции. 

Механизм химическ
п средственного взаимодействия исходных молекул с

лы продуктов реакции. В большинстве случаев реак
ько стадий. Рассмотрим в качестве иллюстрации окисление ионов двухвалент-

ного железа в кислом растворе молекулярным кислородом. Стехиометрическое урав-
нение этой реакции



Однако этот процесс не может идти путем прямого взаимодействия четырех
ионов Fe2+, четырех ионов Н+ и молекулы О2. Во-первых, вообще соударение одно-
временно 9 частиц − крайне маловероятное событие. Во-вторых, восемь из этих час-
тиц н т на себе положительные заряды и поэтому должны есу  отталкиваться. Согласно 
соврем

2 → Fe  + 

⋅OH 

ывается, тем не менее, неизмеримо более выгодным, 
так ка

ударения одноименно заряженных частиц. 

ю идет реакция, называется элементар-
ным актом реакции. 

Исходные, конечные и промежуточные вещества 

ещества, образующиеся в процессе химического превращения и не претерпе-
вающие в ходе этого проц енений, называются про-
дуктам

а третьи

еакция, протекающая в пределах одной фазы, называется гомо-
генной химической реакцией. 

м гомогенных реакций может служить любая реакция в растворе, а ге-
терогенной реакции − любая из реакций, ид лиза-
тора (гетерогенная каталитическая реакция). 

енным представлением этот процесс идет через ряд стадий: 
Fe2+ + O 3+ −

2
−
2O + H

O  
+ → HO2

Fe2+ + HO2 → Fe3+ + H −
2O  

H −
2O + H+ → H2O2

H2O2 + Fe2+ → Fe3+ + OH– +
Fe2+ + ⋅OH→ Fe3+ + OH– 

OH– + H+→ H2O. 
Этот сложный путь оказ
к ни на одном из семи этапов не требуется встречи более чем двух частиц, и не 

на одном из этапов не нужно со
Совокупность стадий, из которых складывается химическая реакция, носит на-

звание механизма химической реакции. 
Каждая отдельная стадия, через котору

В
есса дальнейших химических изм

и реакции. 
Вещества, образующиеся в одних стадиях процесса химического превращения

и расходующиеся в других стадиях этого же процесса, называются промежуточными
веществами. Так, в рассмотренном выше примере свободные радикалы ОН, НО2, ио-
ны H −

2O , −
2O  и пероксид водорода − промежуточные вещества. 

Глубина превращения реакции характеризует степень превращения исходных 
веществ в конечные продукты реакции. 

Измерения при помощи очень чувствительных методов привели химиков к
убеждению, что, во-первых, все мыслимые реакции в какой-то степени происходят и, 
во-вторых, не существует реакций, идущих полностью, до конца. Однако часто удоб-
нее говорить, что одни реакции совсем не идут, другие идут в ограниченной степени, 

потребляют исходные вещества полностью. 
Гомогенные и гетерогенные реакции 

Химическая р

Химическая реакция, протекающая на границе раздела фаз, называется гетеро-
генной химической реакцией. 

Примеро
ущих на поверхности твердого ката



истика процесса химического превраще-
ния − скорость процесса. Понятие ве-
щества, вступившего в реакцию в ицу ие не 
может

, д

на С1, а в момент времени t2 − С2. То редн  скорость реакции за промежуток 
времени t2–t1 равна: 

Скорость химической реакции 
Важнейшая количественная характер

скорости должно характеризовать количество
 един  времени. Однако такое определен

 быть однозначно, так как в реакции принимают участие в качестве исходных и 
промежуточных веществ и в качестве продуктов реакции несколько веществ. Поэто-
му строго можно говорить не о скорости химического процесса вообще, а о скорости
по некоторому компоненту. Изменение количества этого компонента принято выра-
жать числом моль. Таким образом ля гомофазного химического процесса, идущего
при постоянном объеме, скоростью процесса по некоторому веществу называется из-
менение концентрации этого вещества в единицу времени. 

Пусть концентрация одного из реагирующих веществ в момент времени t1 рав-
−

V  гда с яя

12

12

tt

CC
V

−
−

−=
−

.    (1) 

Но концентрация исходного вещества в процессе реакции постепенно убывает, значит
(С2< С1) и разность С2–С1 имеет отрицательный знак, т.е. С2–С1 = –∆C . Отсюда сред-
няя скорость: 

V = 
C

∆t

∆
− ,    (2) 

где знак минус означает, что концентрация исходного вещества убывает по времени 

и, следовательно, скорость реакции уменьшается. Отношение 
t

C∆
−  в пределе, пере-

∆

ходя к бесконечно малым в ∆еличинам, дает производную 
C

∆t
:  

–
0t0t dt

dC

t

C

→∆→∆
⎥⎦
⎤

⎢⎣
⎡−=⎥⎦

⎤
⎢⎣
⎡

∆
∆

.  (3) 

онцентрации по времени характеризует мгновенную 
 реакции:  

V = 

Таким образом, производная от к
(истинную) скорость химической

dt

dC
−      (4) 

кции всегда − величина положительная, отношение Скорость химической реа

же 
dt

dC
 может иметь и положител значение, в зависимости от то-

го, представляет ли С концентра
дуктов реакции. В первом случае

ьное и отрицательное

цию одного из исходных веществ или одного из про-

dt

dC <0, но так как скорость должна быть величиной

dCположительной, перед производной ставят знак минус. Во втором случае 
dt

>0 и 

чтобы скорость реакции имела положительное значение берут производную со зна-
ком плюс. В общем случае кинетическое уравнение имеет вид: 

V = 
dt

dC
± . 



При этом безразлично, концентрацию какого из участников реакции выбрать
для измерения ее скорости, так как один из них исчезает, а другие образуются в экви-
валентных количествах. Однако измеренные по разным веществам скорости не рав-
ны, а пропорциональны одна другой. Например, в реакции синтеза аммиака 
N2+3H2⇄2NH3 на каждый исчезающий моль N2 расходуется три моль Н2 и образуется
два моль NH3. Очевидно, соответ

t ti 

Ci 

C 

α 

V =  
dt 

dC 
− 

ствующие им скорости реакции относятся, как 1:3:2. 
з опреде мерность: [кон-

центра

гко
дова-

И ления скорости реакции следует, что она имеет раз
–1ция]⋅[время] . В химической кинетике концентрацию чаще всего выражают в

моль/л, а время – в секундах. Отсюда скорость химической реакции выражается в 
моль⋅л–1⋅с–1. 

Измерение скорости реакции 
В химической кинетике широко используется

графический метод изображения функциональных
зависимостей. Кривая, изображающая зависимость
концентрации какого-либо вещества от времени в
ходе процесса химического превращения, носит на-
звание кинетической кривой. Зная кинетическую
к дл леривую я какого-либо компонента, можно

асхоопределить скорость его накопления или р

Рис. 1. Кинетическая кривая

Крутизна кинетической кривой в каждый момент
времени характеризует истинную скорость реакции в
этот момент времени, так как наклон касательной в точке
численно равен скорости: 

ния графическим дифференцированием кинетиче-
ской кривой (рис. 1). 

V = 
dt

dC
−  = tgα.   (5) 

Наряду с изменением концентраций исходных веществ и продуктов реакции в
ходе химического превращения меняются многие физические свойства системы: ее
скорость, электропроводность, вязкость, давление, плотность и т.д. 

Часто, особенно когда отсутствуют хорошие методы количественного опреде-
ления 

системы (изменение 
рН рас

х (температура, давление, среда, в которой происходит процесс) 
скорос

веществ, принимающих участие в химическом процессе, за ходом химического
превращения следят по изменению какого-либо из этих свойств

твора, электропроводности, показателя преломления, оптической плотности и
т.д.). Кривые, изображающие изменение какого-либо из этих свойств в ходе химиче-
ского превращения, также принято называть кинетическими кривыми. Однако рас-
считать скорость накопления или расходования какого-либо из компонентов реакции, 
исходя из такой кинетической кривой, можно лишь в случае, если существует и из-
вестна однозначная зависимость, связывающая концентрацию этого компонента с из-
меряемым свойством системы.  

Порядок реакции и константа скорости реакции 
Скорость химической реакции зависит от целого ряда факторов. При заданных

внешних условия
ть − функция концентраций реагирующих веществ. Зависимость скорости ре-

акции от концентраций реагирующих веществ описывается основным постулатом
химической кинетики: скорость реакции в каждый момент времени пропорциональ-
на произведению концентраций реагирующих веществ, возведенных в некоторые 



степени. Этот постулат вытекает из физически очевидного предположения о том, что
реагируют те молекулы, которые сталкиваются. Как известно, число столкновений
зависи

, для реакции А+В→С+Д можно записать:  

где вел п
ц дком 

реакци
, чт 1 2 о имен-

тальны

и и раскрытии меха-
низма

остых реакций, протекающих в одну стадию, когда стехиометрическое
уравне

, скорость реакции H2 + I2 = 2HI, согласно опытным данным, может быть
записана следующим образом V = k[H2]⋅ [I2], где порядок реакции по водороду и йоду
равен единице, а порядок ре . В этом случае стехиомет-
рическ

т от концентрации молекул, поэтому и скорость химической реакции должна
определяться теми же факторами. Итак

V=k[A] 1n  ⋅[B] 2n ,    (6) 
ичины n принято называть порядком реакции о веществу А, В и т.д. 
Сумму порядков реак ии по всем реагирующим веществам называют поря
и. 
Следует подчеркнуть о величины n  и n пределяются только экспер
м путем, так как для подавляющего большинства реакций порядки реакции по 

веществу не равнозначны стехиометрическим коэффициентам. 
Порядок реакции играет существенную роль при изучени
 реакции. Он в значительной степени зависит от механизма процесса. Поэтому

факторы, влияющие на механизм процесса (температура, катализатор, концентрация
веществ) могут влиять и на величину порядка реакции. Как было уже указано, он оп-
ределяется опытным путем и его нельзя предсказать заранее, даже для реакций фор-
мально похожих. 

Порядок реакций – величина формальная. Он может быть положительным или
отрицательным, целым или дробным, а также нулевым числом. 

Для пр
ние отражает истинных ход процесса, показатели степени в кинетическом 

уравнении скорости реакции представляют собой стехиометрические коэффициенты. 
Например

акции в целом равен 1 + 1 = 2
ое уравнение правильно отображает элементарный акт реакции. 
В случае же сложных реакций, протекающих в несколько стадий, когда общее

стехиометрическое уравнение не отражает действительного хода реакции, показатели
степени скорости реакции в уравнении не будут соответствовать стехиометрическим
коэффициентам. 

Множитель k в уравнении (6), показывающий скорость химического процесса
при концентрациях реагирующих веществ, равных 1 моль/л, называется константой
скорости химического процесса. Она не зависит от концентрации и характеризует
влияние природы реагирующих веществ на скорость их взаимодействия друг с дру-
гом. Из этого следует, что константа скорости реакции − мера реакционной способно-
сти молекул. 

Размерности констант скорости реакции различного порядка легко получить из
выражения для скорости реакции: 

нулевой порядок V = 
dt

dC
− = k0, где k0 = [C]⋅ [t]–1;   (7) 

первый порядок V = 
dt

dC
− = k1C, где k1 = [t]–1;    (8) 

второй порядок V = 
dt

dC
− = k2C

2, где k2 = [C]–1⋅ [t]–1.   (9) 

Константы скорости реакций разных порядков имеют разные размерности, а
поэтому их сравнение не имеет смысла. Скорости же реакций разного порядка имеют
одну и ту же размерность, и в результате их можно сопоставить. 



Для простых (одностадийных) реакций, как упоминалось ранее, показатели
степеней в кинетических уравнениях равны коэффициентам в стехиометрических
уравнениях. Эта закономерность находит свое отражение в законе действующих масс, 
формулированном в 1867 году норвежскими учеными К. Гульдбергом и П. Вааге: 
скорость а произ-
ведению концентраций хся в данный момент
ремени, возведенных в степени, равные коэффициентам в стехиометрическом 
уравн

м, закон действующих масс − частный случай основного постула-
та химической кинетики. Закон действу ля простых 
реакци

Моле ярно

ие элементарног дно, моле-
й
с-

2NO+H
а н

ц  как это понятие применимо только к 
отдельным стадиям, представляющ

» можно свести 
к след

1) молекулярность реакции сл, а 
ок реакции – величина формальная; 
2) порядок может принима бые е отрица-

тельные, численные значения молекулярности ограничены лишь тремя цифрами – 1, 
2, 3; 

ии» можно использовать для любых реакций (как
сложных, так и простых), понятие элементар-
ным а

Количественные соо ени
и концентрациями реагентов 

В реакции первого порядка скорость пропорциональна концентрации одного
еагента. Для них: 

V = 

с
простой реакции в каждый момент времени пропорциональн

реагирующих веществ, имеющи
в

ении. 
Таким образо

ющих масс справедливый только д
й. 

кул сть реакции 

Молекулярность реакции определяется числом молекул, одновременно сталки-
вающихся и приводящих к химическим превращениям. Взаимодействия подобного
рода носят назван о акта химического превращения. Как ви
кулярность реакции, в отличие от порядка, имеет вполне определенный физически
смысл. Например, реакция: I2=2I – мономолекулярная, так как в основе ее лежит ра
пад исходного вещества; реакция H +I =2HI – бимо2 2 лекулярная. Реакция 

2=N2O+H2O − пример тримолекулярной реакции. Молекулярность более вы-
сокого порядк е встречается, так как одновременное столкновение четырех частиц
почти невероятно. 

В случае сложных реакций, протекающих в несколько стадий, нет смысла го-
ворить о молекулярности реакции в елом, так

им элементарные химические акты. 
Следует еще раз подчеркнуть, что молекулярность и порядок реакции – разные

понятия. Численные их значения могут совпадать лишь в элементарных актах хими-
ческих превращений. В общем случае они не совпадают. 

Итак, различие понятий «порядок» и «молекулярность реакции
ующему: 

имеет вполне определенный физический смы
поряд

ть лю  значения: целые, дробные и даж

3) понятие «порядок реакц
 «молекулярность» применимо только к

ктам химических превращений. 

тнош я между скоростью реакции  

р

dt

dC
− =КC.    (10) 



После интегрирования уравнения
чаем уравнение для константы ско

 (10) методом разделения переменных полу-
рости реакции первого порядка:  

k = 
C

C
ln

t

1 0 .      (11) 

рифмы на десятичные уравнение (11) принимает 

k = 

Заменив натуральные лога
следующий вид:  

C

C
lg

t

303,2 0 ,    (12) 

где: t – время реакции. С0 – исходная кон
прореагировавшего ко времени t ( ция). 

Особенность реакции первого пор −

равные доли

центрация, С – концентрация вещества, не
равновесная концентра

ядка  равные промежутки времени отвечают 

C

C0  прореагировавш

реагировала

1/2 

его вещества. Время t нужное для того, чтобы про-

ается периодом полупревращения. Подставляя вполовина С0, назыв

уравнение (12) значение t = t и С = 
2

C0 , имеем:  

k

693,0
t1/2 = ,    (13) 

т.е. для реакций первого порядка период полупревращения t1/2 (время прохождения
реакции на 50%) не зависит от начальной концентрации и служит характеристикой
скорости таких реакций. 

Выражение скорости для реакций второго порядка имеет вид:  

V = 
dt

dC
− =kC1C2    (14) 

или  

V = 
dt

dC
− =kC2.    (15) 

преобразований получаем уравнение константы скоро-
: 

k = 

После математических
сти для реакций второго порядка

CC
     

t 0 ⋅
CC1 0 −

⋅ .    (16) 

порядка не остается постоян-
ным, а  пропорциональен начальной концентрации: 

Период полупревращения для реакций второго
 обратно

t1/2 = 
0kC

1
.     (17) 

ции 

значение константы скорости реакции. 

Определение порядка реакV 

C

Рис. 2. Зависимость скорости
реакции V нулевого порядка

от концентрации 

Для определения порядка реакции часто ис-
пользуют способ подстановки. Он заключается в
выборе уравнения кинетики реакции (нулевого, 
первого, второго порядка), при подстановке в кото-
рое экспериментальных данных, получается посто-
янное
Именно это уравнение и определяет порядок иссле-
дуемой реакции. 



Существует и графический способ определения порядка реакции. 
Для реакции нулевого порядка скорость реакции не зависит от концентрации 

вещества и графически скорость реакции от концентрации дает прямую линию, па-
раллельную оси абсцисс (рис. 2). 

Для реакции первого порядка зависимость lnC от времени имеет прямолиней-
ный характер (рис. 3). 

случае реакции второго порядка зависимость 1/С от времени имеет прямоли-
нейны

ической кинетики лежат две теории:  
а

го-

ции. 
 качестве абсциссы в этих диаграммах используется так называемая коорди-

ната реакции. Вообще говоря, она является сложной функцией межатомных расстоя-
ний. Но для практических целей и простых молекул можно считать, что она характе-
ризует изменения в межатомных расстояниях, которые происходят при сближении 

1/C

В
й характер. Эта зависимость показана на рис. 4. 

Теоретические основы химической кинетики 

В основе современной хим
теория ктивных соударений и теория активированного комплекса. 

Теория активных соударений 
Теория активных соударений была сформулирована С. Аррениусом в 1889

ие о том  для протекания химической реаду. В ее основе лежит представлен , что кции 
необходимо соударение между молекулами исходных веществ, а число соударений
определяется интенсивностью теплового движения молекул, т.е. зависит от темпера-
туры. Но не каждое соударение приводит к химическому превращению: к нему при-
водит лишь активное соударение. 

Активные соударения – это соударения, которые происходят, например, между
молекулами А и В с большим запасом энергии. Тот минимальный запас энергии, ко-
торым должны обладать молекулы исходных веществ для того, чтобы их соударение
было активным, называется энергетическим барьером реакции. Наглядное представ-
ление об энергетическом барьере реакции дает графическое изображение энергетики
химической реакции (рис. 5). Диаграмму, сходную с изображенной на рис. 5, можно
построить для любой реакции, если известны ее общий энергетический эффект и
энергия актива

В

t

Рис. 4. Зависимость 1/С от времени
для реакции второго порядка 

lnC 

t 

Рис. 3. Зависимость lnC от времени
для реакции первого порядка 



исходных молекул, образующих активированный комплекс, и взаимном удалении
продуктов реакции при распаде активированного комплекса. По оси ординат откла-
дывается потенциальная энергия всей системы. 

То дополнительное количество энергии, которое надо добавить к средней энер-
гии молекул исходных веществ, чтобы соударение между молекулами исходных ве-
ществ было активным, называется энергией активации (Еа). 

Энергия активации ощутимо влияет на значение константы скорости реакции и 
ее зависимости и тем 
значит

от температуры: чем больше Еа, тем меньше нстанта скорости
ельнее влияет на нее изменение температуры. 

ко

энергетический барьер реакции
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Е  – энергия системы в исходном1

      состоянии
Е2 – энергия системы в конечном
      состоянии

Еа
прямой
реакции Еа
А + В обратной

реакции
С + Д

рис. 5. Энергетическая диаграмма реакции А+В=С+Д 
 

Константа скорости реакци
стью, описанной уравнением Аррениуса:  

и связана с нергией активации сложнойэ зависимо-

⋅ е–Ea/RT, 
где А – предэкспоненциальный множитель; Е  – энергия активации, R – универсаль-
ная га

, как правило, гораздо 
меньше, вычисл уравнен я константы 
скорости реакции след

k = A    (18) 
а

зовая постоянная, равная 8,31 дж/моль–1К–1, Т – абсолютная температура, е – 
основание натуральных логарифмов. 

Однако наблюдаемые константы скорости реакции
енных по ию (18). Поэтому уравнение (18) дл
 видоизменяют ующим образом:  

k = PZе –Ea/RT,    (19)  
где Z – теоретическое число столкновений, а Р – так называемый фактор вероятности
или стерический, который учитывает все влияния, вызывающие отклонения от иде-
ального уравнения. Для реакции между  двумя  молекулами  с  достаточной  энергией
активации необходима их определенная взаимная ориентация при соударении. Во
многих случаях, особенно при реакциях между сложными молекулами, этот фактор
действует. Необходимость ориентации может заметно тормозить даже сравнительно
простые реакции. Хорошо изученный пример − реакция H2 + I2 → 2HI. Она происхо-
дит при простом соударении молекулы водорода и молекулы йода с одновременным
образованием двух молекул йодистого водорода. 

Однако, для того, чтобы такое простое соударение дало две молекулы йодисто-
го водорода, надо, чтобы ориентация молекулы была сходна с той, которая изображе-
на на рис. 6а.  



а б
 

Рис. 6а – благоприятная для реакции ориентация молекул водорода и йода  
при столкновении; 

б – неблагоприятная для реакции ориентация при столкновении  
молекул водорода и йода. 

Заметьте, что неблагоприятных спосо аздо 
больше, чем благоприятных. 

Э

ре-
ктивны. 

–

бов ориентации может быть гор

нергия активации этой реакции невелика, но скорость довольно мала. Это вы-
звано сравнительно жесткими геометрическими требованиями. Было действительно
установлено, что соударения, на подобие показанного на рис. 6б, имеют значительно

на рис. 6а. Соудаменьше шансов привести к реакции, чем соударения, показанные
ния, при которых молекулы сталкиваются концами, еще менее проду

тПри сравнении уравнений (18) и (19) следуе , что A = PZ, т.е. А в уравнении
Аррениуса (18) характеризует число соударений с благоприятной ориентацией. Ис-
пользуя уравнение Аррениуса (18), можно определить энергию активации Еа. Для
этого уравнение Аррениуса удобно применять в логарифмической форме: 

lnk = lnA  
T

1

R

Ea ⋅ .   (20) 

Переходя к десятичным логарифмам, имеем: 

lgk = 
T

1

R303,2

E
⋅−  + lgA.  (21) 

Если построить график зависимости экспериментальных величин lgk от 1/Т
(рис. 7), то получим прямую, отсекающую на оси ординат отрезок, равный lgA (отку-
да можно определить А), и имеющую тангенс угла, равный: 

R303,2

E
− , т.е. tgα =

R303,2
При увеличении температуры константа скорости реакции возрастает, т.к. воз-

растает и число активных соударений в связи с увеличением среднего запаса энергии
молеку

E
; ткуда E− о

°С 
предэкспоненци емя как экспо-
ненциальный множитель в 2 х соударений возрастает от 
общ

a = –2,303Rtgα. (22) 

л реагирующих веществ. Из уравнения Аррениуса (18) видно, что константа
скорости реакции k − произведение двух сомножителей: предэкспоненциального
множителя А и экспоненциального множителя е–Ea/RT. Предэкспоненциальный мно-
житель А практически не зависит от температуры, т.к. последняя не влияет на взаим-
ную ориентацию газовых молекул. Экспоненциальный множитель е–Ea/RT, который
характеризует долю активных соударений от общего числа двойных соударений, 
сильно зависит от температуры. Например, при повышении температуры на 100

альный множитель А увеличивается в 1,2 раза, в то вр
0000 раз, т.е. доля активны

его числа соударений, а значит возрастает и скорость химической реакции. Кроме 
того, повышение температуры ведет к уменьшению степени е, что является матема-
тическим подтверждением увеличения значения экспоненциального множителя. 



lgk

αlgA

1/Т  
Рис. 7. График зависимости lgk от обратной абсолютной температуры 

Зная энергию активации, теория активных соударений позволяет рассчитать
общее число эффективных соударений, а отсюда – скорость реакции. Но эта теория не
объясняет механизм самого соударения, что является ее недостатком. 

Правило Вант-Гоффа 

В отличие от уравнения Аррениуса (18) менее строгую зависимость константы
скорости реакции от температуры дает правило Вант-Гоффа, которое носит эмпири-
ческий характер. В 1884 году Вант-Гофф установил, что при повышении температуры
на 10 градусов скорость большинства реакций увеличивается в 2–4 раза. Математиче-
ски эта зависимость выражается соотношением:  

T

10T

T

10T

k

k

V

V ++ = = γ,    (23) 

где: VT и kT соответственно скорость и константа скорости реакции при температуре
Т, VТ + 10 и tТ + 10 – те же величины при температуре (Т + 10), γ= 2÷4– температурный
коэффициент скорости реакции. В общем случае, если температура изменилась на  
∆Т = Т2 – Т1 градусов уравнение (23) принимает вид:  

γ== 2

1

2

T

T

T

T

k

k

V

V

1

Следует отметить, что правило Вант-Гоф огда 
реакция проводится при температуре близкой к комнатной. С повышением темпера-
туры γ турах может 
стать даже меньше единицы, т.е. уве-
личени

в особенности процессы денатурации белков. В 
таких 

ть существенных изменений в механизме того или
иного процесса. Во избежание это тем-

∆Т/10.   (24) 

фа можно использовать тогда, к

уменьшается, а для многих реакций при очень высоких темпера
повышение температуры начинает вызывать не

е, а уменьшение скорости реакции. 
Ферментативные процессы характеризуются более высокими значениями тем-

пературных коэффициентов (7–10), 
случаях интервал в 10° может оказаться слишком широким и за полученными

коэффициентами можно не замети
го рекомендуется брать более узкий интервал

ператур (2°С, 3°С, 5°С) и полученные результаты приводить к величине γ  по фор 10 -
муле: 

10lgγ  = 10
12

TT klgklg

TT
12

−

−
.   (25) 



Все жизненные процессы протекают в узком температурном интервале, за пре-
делами которого наступает смерть. Обычно это интервал температур от 0°С до
45−50°С. 

Кривая зависимости скорос и меет 
три точки
процес
лах 35

ферментов. 

Теория активиро о ( о омп   

, Г. Эйрингом, М. Эвансом 
в 30-х 

В ее основу также положено представление о столкновении молекул как не-
преме

≠ →  

ющих молекул, когда старые связи еще не разорвались, а новые еще не об-
разовались, но перераспределение Переходный комплекс – эта 
когда молекулы А и В утрати и мы имеем сочетание ато-
мов, п

е путать с промежуточными продуктами, у которых расстояния между атомами
тоже о

плекса, называется энергией активации. Так как исходные молекулы 
еще не

 (Еа) 
меньш

ул. Превращение акти-
вирова

т

ти б ологических процессов от температуры и
: минимум, оптимум и максимум. От минимума до оптимума интенсивность

сов увеличивается. Температурный оптимум у животных колеблется в преде-
−40°С, у растений он выше изу-

ется уменьшением скорости протекания процессов. Температурные границы жизни
обусловлены

. Интервал от оптимума до максимума характер

денатурационными изменениями белков и инактивацией

ванног переходног ) к лекса
(переходного состояния) 

Эта теория – простейший и исторически первый вариант статистической теории химиче-
ских реакций, которая была разработана Э. Вигнером, М. Поляни

годах двадцатого века. 

нном условии реакции, но при этом рассматривается механизм столкновения
молекул. 

Если мы рассмотрим такую реакцию как А + В = С, то исходя из теории пере-
ходного состояния, можно сказать, что она протекает так: А + В ⇄ Х   С, где А и В
– исходные вещества, Х≠ – переходный комплекс, С – продукт реакции. 

Что же собой представляет переходный комплекс? Сразу же после столкнове-
ния активных молекул А и В начинается перераспределение химических связей и об-
разование переходного комплекса. Переходный комплекс – это такое состояние взаи-
модейству

связей е началось. 
ли свою индивидуальность

уж

ромежуточное между А, В и С. Переходное состояние характеризуется непре-
рывным изменением расстояний между взаимодействующими атомами. В этом суще-
ственное отличие переходного комплекса от обычной молекулы, в которой средние
расстояния между атомами не зависят от времени. Переходный комплекс не следует
такж

стаются неизмененными. 
Следует отметить, что формирование переходного комплекса требует затраты

энергии. Энергия, необходимая для превращения реагирующих веществ в состояние
переходного ком

распались, а уже начали формироваться связи, характерные для молекул про-
дуктов реакции, то, естественно, энергия перехода в активированное состояние

е энергии разрыва связей в молекулах исходных веществ: Ea < E диссоциации. 
Таким образом, образование переходного комплекса – процесс энергетически более
выгодный, чем полный распад вступающих в реакцию молек

нного комплекса в продукты реакции всегда − процесс экзотермический. 
Основной постулат теории переходного состояния состоит в том, что исходные 

вещества всегда находятся в равновесии с переходным комплексами: А+В ⇄ Х≠→С. 
Тогда конс анта химического равновесия образования переходного комплекса равна: 

]B[]A[

]X[
K .p.x ⋅

=
≠

≠ .    (26) 



Из этого выражения концентрация переходного комплекса равна:  
X≠ = ≠

.p.xK [A]⋅[B].    (27) 

 переходный комплек ается с образованием продукта 
реакци

Затем с необратимо разруш
и С. Количественной характеристикой этого процесса служит частота распада 

переходного комплекса – Р. 
Из статистической механики известно, что число Р зависит только от темпера-

туры. Эта имеетзависимость  вид: 
P = kT/h,     (28) 

где k – постоянная Больцмана, h – постоянная Планка, Т – абсолютная температура. 
Следовательно, для данной температуры число Р одинаково для всех переход-

ных состояний, а скорость какой бы то ни было химической реакции зависит только
от концентрации переходных комплексов:  

V = 
h

kT
[X≠].    (29) 

Однако концентрация переходных состояний связана с концентрацией реаген-
тов соотношением (27) и поэтому, подставляя значение Х≠ в уравнение (29) получаем
выражение для скорости образования продуктов реакции 

V = 
h .p.x

kT ⋅ ⋅[B]. ≠K [A]   (30) 

К обычной реакции взаимодействия А + В меним закон действия масс: ⇄ С при
V = kv [A]⋅[B].    (31) 

(Символ kv употребляется для константы скорости в отличие от константы
Больцмана). 

Приравниваем правые части уравнений (30) и (31), получим:  

kv = 
h

kT ⋅ ≠
.p.xK  или kv =P⋅ ≠

.p.xK   (32) 

Из уравнения (32) видно, что при данной температуре константа скорости ре-
акции

т теории активных соударений теория переходного состояния со-
постав т большую или меньшую их 
достижим в рез наиболее выгодный путь ре-
акции. 

Таким образом, в основе лежат две теории, которые вза-
имно дополняют друг друга. Если теория переходного состояния применяется для
вычис роцессов, процессов диффузии и 
т.д., то теория активных соудар ает, как правило, реакции в газо-
вой фазе. 

зависит от константы химического равновесия образования переходного ком-
плекса и от частоты распада переходных комплексов. 

Уравнение (32) называется основным уравнением теории переходного состоя-
ния. 

В отличие о
ляет различные возможные комплексы, выявляе

ость и определяет эультате нергетически

химической кинетики

ления абсолютных скоростей электродных п
ений хорошо описыв

Катализ и катализаторы 

Катализаторами называются вещества, изменяющие скорость химических ре-
акций, но состав и количество которых в конце реакции остается неизменным. Изме-
нение скорости химических реакций в присутствии катализаторов называется катали-
зом, а сами реакции, протекающие в присутствии катализаторов, − каталитически-
ми. 



Катализаторы мических реакций: 
одни у

вной степени ускоряет и прямую и обрат-
ную реакции и лишь изменяет время достижения равновесия. 

Посторонн тализатор: одни 
нейтра

, называются ингибиторами. 
Часть 

, что они требуют меньших энергий активации. 

вии катализатора К, то он вступает в хи-
мичес

исходн

акции могут катализироваться кислотами и основаниями. Соглас-
но протонной теории кислот и оснований кислота – это соединение, способное отще-
плять протон, основание – в ять протон. В ходе катали-

п
меж боанио-

,

оказывают различное влияние на скорость хи
скоряют – положительные катализаторы, другие замедляют – отрицательные. 

Катализатором может служить один из продуктов реакции, и это явление называется
автокатализом. 

Если катализатор и реагирующие вещества находятся в одной и той же фазе, то
катализ называется гомогенным, если в разных фазах – гетерогенным катализом. 

Катализатор не влияет на истинное равновесие, т.е. не меняет константу равно-
весия и равновесные концентрации. Он в ра

ие вещества оказывают различное влияние на ка
льны, другие усиливают действие катализатора, третьи его ослабляют или пре-

кращают. Ускорители каталитических процессов называют промоторами или акти-
ваторами. Вещества, снижающие скорость реакции

из них − антиоксиданты – вещества, замедляющие или предотвращающие
окисление органических соединений и, прежде всего, порчу пищевых продуктов. Они
применяются в небольших дозах (0,01–0,001%). Так, для предохранения порчи пище-
вых продуктов, содержащих жиры и витамины, добавляют витамин Е, пропиловый и
додециловый эфиры галловой кислоты, ионол и другие. 

Теории катализа 
Действие положительных катализаторов сводится к снижению энергии актива-

ции в системе реагирующих веществ. Каталитические реакции протекают с повы-
шенной скоростью именно потому

Существует ряд теорий, объясняющих механизм действия катализаторов. Для
понимания механизма гомогенного катализа предложена теория промежуточных со-
единений. Сущность этой теории заключается в том, что если медленно протекаю-
щую реакцию А + В = АВ вести в присутст

кое взаимодействие с одним из исходных веществ, образуя непрочное проме-
жуточное соединение: А + К = АК. Реакция протекает быстро, т.е. энергия активации
этого процесса мала. Затем промежуточное соединение АК взаимодействует с другим

ым веществом, при этом катализатор освобождается: АК + В = АВ + К. Энер-
гия активации этого процесса также мала, а поэтому реакция протекает с достаточной
скоростью. Именно с помощью этой теории объясняется образование серного ангид-
рида в присутствии катализатора NO по реакции: 

2SO2 + O2    2SO3

или образование хлористого аммония в присутствии паров воды: 
NH3 + HCl ⎯⎯ →⎯ )г(OH 2 NH4Cl. 

Некоторые ре

NO

ещество, способное присоедин
за роисходит перераспределение электронов в молекуле субстрата, возникают про-

уточные соединения с повышенной активностью (карбониевые ионы, кар
ны  полярные комплексы). При этом снижается энергия активации и ускоряется реак-

. ция
Кислотно-основной катализ обязательно включает стадию переноса протона от

одной молекулы к другой. В реакционной системе должны быть доноры и акцепторы. 
Если кислоту обозначить НА, субстрат НХ, В и А– основания, НХН+ и Х– – ионизиро-



ванные формы субстрата, ХН – продукты реакции, то катализ можно записать сле-
щим обрдую азом: 

B + HXH  ⇄ BH  + XH 

BH  + A ⇄ B + HA. 

сахаро
Омылен елочью. В по-

следне

 + C2H5OH. 
В ове н я механизма гетерогенного катализа лежит адсорбционная

теория ка ющих веществ адсорбиру-
ются по тивными центрами. В ре-
зульта

энергии активации вследствие образования по-
верхно . 

изаторы 

апри-
мер, э

азой – соответственно 103 и 28 кДж/моль. 
Фер вия. Так, 

амилаза, с лег сщ , молек -
р с из  чи один юкоз и
з процесс распада ар

Каталитическое ствие е ходит в сравнительно «мягких» ус-
ловиях ( тем рат 7– С, невысоком давлении и определенном значении 
рН т.е. ы м ров ит ую химическую реакцию без поисков 
«оптимальных т ло ски ». 

Вследствие изменений активности ферментов возникают болезни. Например, в
рез

катализ кислотой:  HX + HA ⇄ HXH+ + A– 

+ +

BH+ + A–⇄ B + HA; 

катализ основанием: B + HX⇄ BH+ + X– 

– – X  + HA ⇄ XH + A
+ –

 

Гомогенных каталитических реакций в растворах, ускоряемых ионами гидроксида и во-
дорода, довольно много. К реакциям этого типа относятся реакции этерификации, инверсия

в, омыление сложных эфиров и др. 
ие сложных эфиров катализируется как кислотой, так и щ

м случае оно протекает по уравнению 2-го порядка и может быть описано 
уравнением: 

CH3COOC2H5 + OH– → CH3COO–

 осн объясне и
тализа. Согласно этой теории молекулы реагиру

верхностью катализатора, ее так называемыми ак
те на поверхности катализатора создается повышенная концентрация этих ве-

ществ, что отчасти также приводит к ускорению реакции. Но главная причина возрас-
тания с с жениекорости реакции − ни

тныс х промежуточных соединений

Ферменты как биологические катал
Химические процессы в живых организмах осуществляются при помощи био-

логических катализаторов – ферментов. В настоящее время все известные ферменты − 
белки, многие из которых содержат ионы металлов. 

По своей эффективности ферменты в миллионы и миллиарды раз превосходят
эффективность химических катализаторов. Такие ускорения реакции связаны с тем, 
что ферменты резко снижают энергетические барьеры на реакционном пути. Н

нергия активации для реакции распада пероксида водорода под действием иона
железа (II) и молекулы каталазы равны соответственно 42 и 7,1 кДж/моль, для гидро-
лиза мочевины кислотой и уре

менты отличает высокая специфичность и направленность дейст
одержащаяся в слюне, ко и быстро ра

аковых гл

нтов проис

епляет крахмал
ных звеньев. Но

ула кото
 она не катал -ого со

ирует 
тоит  огромного с

оз
ла
ы. 
ферм

сах
дей

при пе уре 3 40°  
), кажд й фер ент п од  определенн

ехно гиче х решений

ультате снижения активности фермента тирозиназы, катализирующей реакцию
превращения тирозина пигментных клеток в меланин, возникает болезнь альбинизм. 



Один из современных методов лечения болезней, вызванных недостаточностью
тех или иных ферментов в организме, − метод введения в организм недостающих или
снижающих свою активность ферментов. Однако введение в организм чистых, немо-
дифиц

ми типами химических связей с органическими или неорганиче-
скими носителями. 

Основные вопросы темы 
1. Основные

ции
ения реакций нулевого, первого и второго порядка. Период полупре-

вращения. Молекулярность реакций. 
4. Те -

ояния. 
за. М

кие катализаторы, особенности их действия. 

бота № 1. Влиян на  реакции  
о

Цель работ орость хи-
мичес

датом калия в кислой среде. 

0 = + 1,08B 

,19B 

с иодид-ионом с выделением свободного
иода будет происходить только после полного окисления сульфита. 

ированных ферментов приводит к их быстрому разрушению, поэтому необхо-
димы значительные количества этих дорогостоящих препаратов. Один из путей ре-
шения этого вопроса состоит в создании иммобилизованных форм ферментов, т.е. 
связанных различны

понятия химической кинетики. Р акции простые и сложные, гомогенные и ге-
терогенные. Скорость гомогенных химических реакций и методы ее измерения. 

2. Осно

е

вной постулат химической кинетики. Порядок реакции и константа скорости реак-
. Закон действующих масс для скорости реакции, область применения. 

3. Кинетические уравн

ория активных соударений. Уравнение Аррениуса. Энергия активации. Правило Вант
Гоффа. Температурный коэффициент скорости реакции для ферментативных процессов. 

5. Понятие о теории переходного состояния. Основное уравнение теории переходного со-
ст

6. Катализ и катализаторы. Теории катали еханизм гомогенного и гетерогенного ката-
лиза. Ферменты как биологичес

Экспериментальные работы 

Ра ие концентрации сульфита натрия  скорость
кисления сульфита иодатом калия в кислой среде. 

ы. Изучить влияние концентрации реагирующих веществ на ск
кой реакции. 
Сущность работы заключается в определении скорости реакции по времени, 

необходимом для полного окисления сульфита натрия ио
Суммарное уравнение реакции имеет вид: 

2KIO3 + 5Na2SO3 + H2SO4 = I2 + 5Na2SO4 + K2SO4 + H2O. 
Эта сложная реакция протекает в несколько стадий. На первой стадии иодат-

ион, являясь окислителем, в результате реакции восстанавливается до иодид-иона, 
окисляя сульфит-ион до сульфат-иона по уравнению: 

−
3IO  + 3 −2

3SO  = I– + 3 −2
4SO  

−
3IO  + 6ē + 6H+ = I– + 3H2O  E

−2
3SO  + 2 ē + 2H+ = −2

4SO + H2O  E0 = + 0,20B. 
Наряду с этим иодат-ион окисляет образующийся в результате реакции иодид-

ион с выделением свободного иода: 
−IO  + I– + 6H+ = I  + 3H O 3 2 2

2 3IO  + 10ē + 12H  = I− + 0  + 12 + 6H2O  E  =
I2 + 2 ē = 2I–     E0 = + 0,53B. 
Однако, из стандартных значений окислительно-восстановительных потенциа-

лов видно, что взаимодействие иодат-иона 



Поэтому интервал времени от начала реакции до появления свободного иода, 
который легко обнаружить по посинению раствора в присутствии крахмала, укажет
на вре

-
но опреде веществ 

мя, необходимое для полного окисления сульфита натрия иодатом калия. 
Изменяя концентрацию одного из реагентов, например сульфита натрия, мож

лить зависимость скорости реакции от концентрации реагирующих
при постоянной температуре. 

Порядок выполнения работы. Начертите таблицу по образцу, указанному ниже: 
Объемы растворов (мл ) 

№
про- SO

бирок 2

0,
01
М

во
да

ах
м
ал

K
IO

3

0,
01
М

сульфита  до посинения  
t , сек. 

3

Конечная кон-
центрация Время реакции 

Средняя ско-
рость реакции 

i , моль/л i
моль/л⋅сек. 

iV
−

N
a

кр M

1 1,00 – 0,25 1  
2 0,50 0,50 0,25 1  
3 0,25 0,75 0,25 1  

В три пробирки внесите с помощью пипеток вместимостью 1–2 мл 0,01 М раствор суль-
фита натрия, воду и 1%-ный раствор крахмала в объемах, указанных в таблице. В другие три
пробирки внесите по 1 мл 0,01 М 5 М растворе серной кислоты. 

релке часов. Занесите результаты в таблицу. 
По экспериментальным да ет начальной молярной концен-

трации

раствора иодата калия в 0,2
Сливайте попарно растворы сульфита натрия и йодата калия, измеряя проме-

жуток времени от момента сливания растворов до появления синего окрашивания по
секундомеру или по секундной ст

нным проведите расч
 сульфита с учетом его разведения при сливании растворов и среднюю ско-

рость окисления сульфита натрия за измеренный интервал времени при различных
его концентрациях: 

общ

SONa
SONa V

V01,0
M 32

32

⋅
= ; 

it

Сравните изменение скорости реакции с изменением концентрации сульфита
натрия. 

Запишите вывод о влияни

SONa
i

M
V 32=
−

. 

и концентрации реагирующих веществ на скорость 
химич

мар-
ным водородом, получающимся в результате взаимодействия цинка с серной кисло-
той: 

2KMnO4 + 10H + 3H2SO4 = 2MnSO4 + K2SO4 + 8H2O 
или 

2KMnO4 + 5Zn+ 8H2SO4 = 5ZnSO4 + K2SO4 + 2MnSO4 + 8H2O. 

еской реакции. 

на скорость химических реакций. Работа № 2. Влияние катализаторов
Цель работы. Изучить каталитическое действие ионов на скорость химических реак-
ций. 

Опыт 1. Каталитическое действие иона −
3NO  на реакцию восстановления пермангана-

та калия атомарным водородом. 
Основная реакция в данном опыте сводится к восстановлению KMnO4 ато



Эта реакция протекает очень медленно, но скорость ее значительно возрастает
при добавлении NaNO3. Каталитическое действие NaNO3 объясняется его участием в
двух быстро протекающих последовательных реакциях: 

NaNO3 + 2H = NaNO2 + H2O 
5NaNO2 + 2KMnO4 + 3H2SO4 = 5NaNO3 + 2MnSO4 + K2SO4 + 3H2O. 

В первой реакции происходит восстановление нитрата натрия до нитрита на-
трия атомарным водородом, во второй – окисление образовавшегося нитрита натрия
обратно в нитрат натрия перманганатом калия в кислой среде. Из этих уравнений ре-
акций видно, что NaNO3 участвует в образовании промежуточного продукта – нитри-
та и снова регенерируется во второй реакции. 

Выполнение опыта. Налейте в 3 пробирки одинаковые объемы (3 мл) подкисленного
серной кислотой раствора KMnO4. Добавьте в пробирки указанные ниже реактивы и
сравните скорость обесцвечивания перманганата: 

Пробирка 1: Zn (пыль или гранула). 
Пр
Пробирка 3: 3–5 капель раствора NaNO

ый выше механизм
каталитического действия NO -иона: обесцвечивание KMnO  нитритом н -
с р ис ра гн
Опыт 2 ит  де иона M кцию восстановления -
на кали в евой кислотой в кислой среде (аутокатализ). 

Взаимодействие KMnO4 и Н2С2О  (в среде H2SO4)  комнатной емпературе 
пр екае н медленно Катализатор ой реакции − е продукт – катионы Mn2+: 

2C 4 + 2KMnO4 + 3H2SO4  2MnSO4 + K2SO  + 10CO2 + 8H2 . 

Вы олн  опыта. Налейте в две пробирки по 2 мл астворов Н2С2О  и KMnO4, 
по и

Цель работы. 1. Рассчитать йоду. 

да протекает по уравнению: 

HIO + HI →I2 + H O. 
Первая стадия − медленная, вторая – быс я стадия определя-

ет скорост –

обирка 2: Zn и 3–5 капель раствора NaNO3. 
2. 

Результат опыта в пробирке 3 подтверждает рассмотренн
−
3

ктически м
4 атрия в ки

лой с еде про
. Катал

ходит п
ическое

овенно.  

йствие n2+ на реа перманга
та я ща ел

4 при т
от т оче ь .  эт е 

5H 2O = 4 O

п
дк

ение р 4

сленного серной кислотой. В одну из пробирок добавьте несколько капель рас-
твора соли Mn2+. Сравните время, необходимое для обесцвечивания KMnO4 в обоих
случаях. 

Работа № 3. Кинетическое исследование реакции окисления йодид-иона  
пероксидом водорода в кислой среде. 

ср по еднюю скорость реакции 
2. Рассчитать константы скорости реакции по I–-иону и по Н2О2. 

В водном растворе в кислой среде реакция окисления иодоводородной кислоты перокси-
дом водоро

H2O2 + 2HI →I2 + 2H2O. 
Механизм реакции включает две стадии. На первой стадии происходит образо-

вание йодноватистой кислоты HIO: H2O2 + HI →HIO + H2O, вторая стадия реакции
заканчивается выделением йода: 

2

трая. Именно перва
ь суммарного выделения йода и поэтому порядки реакции по I -иону и по 

Н2О равны единице, а суммарный порядок реакции равен двум. Вторая стадия объе-
диняет несколько быстрых реакций. Это не единственный из предложенных механиз-
мов. Иодоводородную кислоту получают действием серной кислоты на KI или NaI, 
реакция между которыми протекает практически мгновенно: 



2KI + H2SO4 = K2SO4 + 2HI. 
Изменение концентрации реагирующих веществ определяется методами анали-

тическ
роводности, вяз-

кости, ветопоглощения и т.д.). 
В данной работе конц да определяют путем изме-

м графиком. 

По М раствора KI 
начала

ивают и пере-
ив затем через каждую

Концентрацию 
д у (рис. 8) 

ой химии (титрование), а также физико-химическими методами, изучающими
изменение физических свойств смеси в процессе реакции (электроп

с
ентрацию выделившегося йо

рения светопоглощения на колориметре КФК-2, пользуясь калибровочны
рядок выполнения работы. В сухую пробирку наливают 2 мл 0,005

и 1 мл 1М раствора H2SO4 и добавляют 2 мл 0,005М раствора Н2О2. В момент
при еремешливания Н2О2 включают секундомер. Реакционную смесь п

ают в кювету с рабочей толщиной 5 мм. Спустя 5 минут, ал
минуту фиксируют абсорбцию (А) выделяющегося йода при 440 нм. 
вы калибровочному графикелившегося йода в растворе определяют по

А орбция, абс

0           0,5        1,0       1,5        2,0       2,5      3,0⋅10–3

0,250

0,200

0,150

0,100

0,050

C,моль/л I2  
Рис 8. Калибровочный ик для ения концентрации йода 

№
опы нач

ла опы-
Аб
ция, А 

Конце
ция йо

Скоро акции
по  

Концентрация
Н2О2(равн), 

Концентра-
ция I––ионов

(равн), 

. граф определ

Результаты опытов и расчетные данные вносят в таблицу. 

Время 

-
от а- сорб- нтра-

да, 
сть ре
йоду

та та, сек моль/л моль⋅л–1⋅с–1 моль/л моль/л. 
1 300  
2 360   
3 420   
4 480   
5 540   
6 600   

Расчеты. Концентрации пероксида водорода [H2O2] и йодид-ионов [I–] до сме-
шивания растворов были 5⋅10–3 моль/л нт смешивания растворов их концен-

рок
пон

]равн = [I ]исх. – 2 [I2]. 

. В моме
трация уменьшилась в 2,5 раза и стали равной 2⋅10–3 моль/л. При взаимодействии пе-

сида водорода и йодоводородной кислоты с выделением йода концентрации ком-
ентов меняются и рассчитываются по следующим формулам: 

[H2O2]равн. = [H2O2]исх. – [I2]; 
[I– –



По результатам опытов рассчитывают среднюю с
ормуле: 

корость реакции по йоду по 
ф

t

C
V

2I ∆
∆

= , 

∆С – изменение концентгде рации иода, ∆t – промежуток времени. Константы скоро-
сти реакции по пероксиду водорода и по йодид-иону рассчитыва
о формулам: для каждого промежутка времени t c точностью до четвертого десятич-
ного знака: 

ют соответственно 
п

k = 
.]OH[

]OH[
lg

t

303,2

равн22

исх22 ;  k = 
.]I[

]I[
lg

t

303,2

равн

исх
−

−

. 

При тщательной работе разница в найденных для каждого промежутка времени
значения константы не должна превышать нескольких десятитысячных долей. Это
указыва , что константа скорости исследу те реакции не зависит от 

2 (и
или е
еско
азыв
ей р

ь⋅л ⋅мин ? 

2. Для реакции A(
а) V = k[A];        б) V = k[A][B];        в) V = k[B];        

2А(г) 
а) 2; 

ни
в) 4; 

ф т γ равен 3: 

в) увеличится в 3 раза;  ся в 9 раз? 

7. При каком температ ия ак  наибольшая: 

8. Чему равен температурный к
си на 20°С скорость реакции увеличилась в 9 раз : 
а) 2;  б) 3;  в) 4;  г) 5? 

ет на то емой в опы
концентрации H2O ли от концентрации йодид-ионов) и, следовательно, порядок

по йодид-иону) равен единиц . В обоих случаях вычисляют реакции по H2O2 (
среднее арифметич е значение констант скорости. 

ают численные значения средней скорости реакции по йоду и 
еакции по пероксиду водорода и йодид-иону. 

В выводе ук
константы скорост

Тестовый самоконтроль 
1. В каких единицах может выражаться скорость химической реакции: 

а) моль⋅л–1⋅с–1;       б) л⋅моль–1;       в) с⋅моль–1;       г) мол –1 –1

к) + B(ж) = AB(к) укажите кинетическое уравнение: 
г) V = k. 

3. Во сколько раз надо увеличить давление, чтобы скорость реакции  
+ В(г)→А2В(к) увеличилась в 8 раз: 

б) 3;  в) 4;  г) 5? 

4. Во сколько раз уменьшится скорость реакции А(к) + 2В(г) → Д(к) при уменьше-
и давления в 4 раза: 

а) 8;  б) 16;   г) 2? 

5. Как изменится скорость реакции при охлаждении реакционной смеси на 20°С, ес-
ли температурный коэ фициен
а) уменьшится в 3 раза;  б) уменьшится в 9 раз; 

г) увеличит
 

6. С каким значением энергии активации химическая реакция протекает медленнее: 
а) 30 кДж/моль;б) 100 кДж/моль; в) 90 кДж/моль; г) 40 кДж/моль? 

урном коэффициенте энерг тивации
а) 1;  б) 2;  в) 3;  г) 4? 

оэффициент, если при нагревании реакционной сме-



9. Как влияет на величину энергии активации химического процесса положительный
катализатор: 
а) увеличивает;  б) ум ? 

0. Энергии активац
а) 20 кДж/моль;б) 30 к 0 кДж/моль. 
Ск

по истечении некоторого времени, когда концентрация вещества А
ум

ли при концентраци-
ях вещ

еньшает;  в) не изменяет

ии некоторых реакций соответственно равны: 1
Дж/моль; в) 40 кДж/моль; г) 5

орость какой из этих реакций сильнее зависит от температуры ? 

Задачи 
1. Реакция между веществами А и В выражается уравнением А + 2В → С. Началь-

ные концентрации реагентов составляют: [A2]0= 0,3 моль/л, [B]0=0,5 моль/л. Кон-
станта скорости реакции равна 0,4. Найти начальную скорость реакции и скорость
реакции

еньшится на 0,1 моль/л. 

Ответ: 0,03 и 0,0072 моль/л⋅с. 

2. Найти значение константы скорости реакции А + В → АВ, ес
еств А и В, равных соответственно 0,5 и 0,1 моль/л, скорость реакции со-

ставляет 0,005 моль/л⋅с. 
Ответ: 0,1 л/моль⋅с. 

Эталоны решения задач 
Задача 1. Константа скорости реакции H2+I2→2HI при 5050С равна 0,16 л/моль⋅с. Ис-
ходные концентрации реагирующих веществ были [H2]0= 0,04 моль/л и [I2]0= 0,05 
моль/л. Вычислить начальную скорость реакции и ее скорость, когда концентрация
водорода станет равна 0,03 моль/л. 

Дано: 
К = 0,16 л/моль⋅с
[H2]0= 0,04 моль/л
[I2]0= 0,05 моль/л
[H2]t= 0,03 моль/л 

V0 – ? Vt – ? V0 =K[H2]0⋅[I2]0 = 0,16⋅0,04⋅0,05 = 0,00032 (л/моль⋅с). 

Решение: 
Скорость реакции H2+I2→2HI согласно закону действующих
масс равна: V =K[H2]⋅[I2]. 
Значение начальной скорости реакции получается при под-
становке в это уравнение начальных концентраций реагентов: 

Когда онцентрация Н2 стан еньшится на 0,01 моль/л, то 
соглас ся на 0,

t

2 и 0,000192 моль/л⋅с. 
 

раза
б) уменьшить

вие увеличения давления в системе в 3 раза концентрация ка-

к ет равной 0,03 моль/л, т.е. ум
но уравнению реакции, концентрация I2 тоже уменьшит 01 моль/л и ста-

нет равной 0,04 моль/л. В этот момент скорость реакции: 
V  =K ] ⋅[I ]  = ,03⋅0,04 = 0,000192 мол /л⋅с. [H2 t 2 t 0,16⋅0 ь

Ответ: 0,0003

Задача 2. Как изменится скорость реакции 2NO(г) + O2(г)→2NO2(г) если: 
а) увеличить давление в системе в 3 ; 

м системы в 3 раза; объе
в) повысить концентрацию NO в 3 раза? 

Решение 
До изменения давления, объема системы и концентрации NO скорость реакции

выражалась уравнением: V = K[ ]2
0NO ⋅[O2]0, где [NO]0 и [O2]0 – начальные концентра-

ции реагентов. Вследст



ждого

Умень  3 раза эквивалентно увеличению давления в системе в 
3 раза и 
повыш

2]0. 

Сравн

имость темы 
Коллигативные свойства растворов играют большую роль в поддержании организмом

остоянства внутренних ср ого функционирования. 

яет понять: 

ия физиологических растворов, 
выпол

− это термодинамически устойчивые гомогенные системы, состоя-
щие и

ванном виде. Так, в 
водно

из реагирующих веществ возрастет тоже в 3 раза. Следовательно, тепеpь: V1 = 
K(3[NO]0)

2(3⋅[O2]0) = 27K[ ]2
0NO ⋅[O2]0. 

Сравнивая выражения для V0 и V1 , находим, что скорость реакции возрастет в 27 раз: 
V1 = 27⋅ V0. 

шение объема системы в
, следовательно, скорость реакции в этом случае тоже возрастет в 27 раз. Пр
ении концентрации NO в 3 раза скорость реакции станет равна: 

V2 = K(3[NO]0)
2⋅[O2]0 = 9K[ ]2

0NO ⋅[O
ивая выражения для V0 и V2 , находим, о корость реакции возрастет в 9 раз: 

V
чт  с

2 = 9 V0. 
Ответ: а) и б) возрастет в 27 раз; в) возрастет в 9 раз. 

Г Л А В А  I I I  
Учение о растворах.  

Коллигативные свойства растворов 
 

Биомедицинская знач

п ед – обязательного условия его нормальн
Осмотические явления, протекающие в организме, во многом определяют особенно-

сти водно-солевого обмена, способствуя достаточному оводнению клеток и межклеточных
структур. Обилие воды необходимо для нормального течения многообразных физических и
химических процессов: гидратации и диссоциации веществ, реакций гидролиза, окисления и
т.д. 

Знание закономерностей протекания диффузии и осмоса позвол
− физико-химические процессы, лежащие в основе распределения жидкости между 

клетками и межклеточными структурами, между сосудистым руслом и внесосудистым про-
странством; 

− явления тургора клеток, их гемолиз (цитолиз) и плазмолиз; 
− принципы подбора компонентов для создан
няющих функцию кровезаменителей; 
− фармакологическое действие некоторых лекарственных препаратов и особенности

использования гипертонических растворов в медицинской практике. 
Растворы
з растворителя, растворенного вещества и продуктов их взаимодействия. К про-

дуктам взаимодействия относят сольватированные (гидратированные) ионы и моле-
кулы. Компоненты раствора − индивидуальные химические вещества, которые можно
выделить из системы и которые могут существовать в изолиро

м растворе хлорида калия компоненты − вода и хлорид калия. Условно компо-
ненты раствора делятся на растворенные вещества и растворитель. Если раствор об-
разуется при смешивании компонентов одинакового агрегатного состояния, раство-
рителем считается компонент, которого в растворе больше. В остальных случаях рас-
творитель − тот компонент, агрегатное состояние которого не меняется при образова-
нии раствора. 



Термодинамика растворения 
Растворение − самоп Gрастворения <0. Величина и 

знак ∆

.п. гидр. растворения 

ае  
∆S

дается возрастанием энтро-
пии раствора. 

рас-
а-
о-

еальные (реальные) растворы. Идеальные растворы — это 
такие 

то ∆Gрастворе  = –Т∆S . Так как, ∆G < 0, то единст-
венная

ные растворы, в которых взаимодействие между частицами стано-
вится 

роизвольный процесс, поэтому ∆
Gрастворения определяются энтропийным и энтальпийным факторами:  

∆Gрастворения = ∆Нрастворения – Т∆Sрастворения. 

Энтальпию растворения кристаллического вещества ионного типа можно рассмат-
ривать как сумму энтальпии фазового перехода (ф.п.) и энтальпии сольватации (если
растворитель вода, то энтальпии гидратации): 

∆Нрастворения = ∆Нф.п. + ∆Нгидр., 
где ∆Нрастворения – изменение энтальпии при образовании бесконечно разбавленного
раствора из ионного кристалла и растворителя; ∆Нф.п. – изменение энтальпии при вза-
имном удалении ионов в процессе разрушения кристаллической решетки соли; ∆Нгидр. 
– изменение энтальпии при гидратации стехиометрической смеси положительных и
отрицательных ионов. 

Борьба двух вкладов в последнем приведенном уравнении определяет знак теп-
лового эффекта растворения соли (экзотермический или эндотермический), так как
∆Нф.п – большая эндотермическая величина (∆Нф.п. > 0), а ∆Нгидр. – близкая к ней по
абсолютному значению экзотермическая величина (∆Нгидр. < 0).  

Таким образом:  
а) если ⏐∆Нф.п.⏐ > ⏐∆Нгидр.⏐, то ∆Нрастворения >0, процесс эндотермический;  
б) если ⏐∆Нф ⏐ < ⏐∆Н ⏐, то ∆Н < 0, процесс экзотермический. 

Процесс растворения зависит и от энтропийного фактора:  
∆Sрастворения = ∆Sф.п. + ∆Sгидр. 

При растворении твердых веществ ∆Sф.п. > 0. Гидратация означает упорядоче-
ние состояния системы (происходит уменьшение числа частиц) и в этом случ

гидр. < 0. Однако, по абсолютной величине ∆Sгидр. невелико, то есть |∆Sф.п. | > |∆Sгидр.|, 
поэтому, растворение твердых веществ всегда сопровож

Процесс растворения газа в жидкости, как правило, экзотермический (∆Н
творения <0). Эта общая закономерность для растворов газов в жидкостях имеет, одн
ко, некоторые исключения. Так, растворимость благородных газов в жидких углев
дородах возрастает при повышении температуры. Процесс образования насыщенного 
раствора в данном случае − эндотермический. 

Идеальные и неидеальные растворы 
С точки зрения термодинамики все растворы можно разделить условно на две

группы: идеальные и неид
растворы, у которых отсутствуют все виды взаимодействий между частицами

растворенного вещества и частицами растворителя. Для идеальных растворов  
∆Нрастворения = 0, т.к. ∆Gрастворения = ∆Нрастворения – Т∆Sрастворения  и 
∆Нрастворения = 0, ния растворения растворения 

движущая сила образования идеального раствора − увеличение энтропии. 
Идеальных растворов в природе нет. Но по свойствам к ним приближаются реальные, 
сильно разбавлен

настолько малым, что его можно не учитывать. 
Обычно свойства разбавленных растворов делят на две группы. К первой отно-

сятся свойства, не зависящие для данного растворителя от природы растворенного 



вещества, а зависящие от числа растворенных частиц. Эти свойства называются кол-
лигативными.  

К коллигативным свойствам относятся: осмотическое давление, понижение
давления насыщенного пара растворителя над раствором, понижение температуры
замерзания растворов по сравнению с чистым растворителем, повышением темпера-
туры кипения растворов по ср телем.  

браны со стороны более концентрированного раствора, то ос-
мос м

авнению с чистым раствори
Следует иметь в виду, что при одной и той же концентрации растворов элек-

тролита и неэлектролита, общее число частиц в растворе электролита будет больше с
учетом процесса диссоциации. 

Ко второй группе относятся свойства, зависящие от природы растворенного
вещества. Это электрическая проводимость, оптические (поглощение, преломление и
т.д.), объемные и другие свойства. 

Коллигативные свойства разбавленных растворов неэлектролитов

Осмос и осмотическое давление 

Осмос − это преимущественно одностороннее проникновение молекул раство-
рителя через полупроницаемую мембрану из растворителя в раствор, или из раствора
с меньшей концентрацией в раствор с большей концентрацией. Необходимое условие
возникновения осмоса — это наличие растворителя и раствора, или двух растворов
различной концентрации, разделенных полупроницаемой мембраной. Полупроницае-
мая мембрана − это мембрана, способная пропускать через поры строго определенные
частицы раствора. Все мембраны клеток − полупроницаемые. 

Осмос − это самопроизвольный процесс. С точки зрения термодинамики дви-
жущая сила осмоса − стремление системы к выравниванию концентраций. При этом
энтропия системы возрастает (∆S > 0), поскольку она переходит в менее упорядочен-
ное состояние, а энергия Гиббса системы соответственно уменьшается (∆G<О). 

Если приложить строго определенную силу на единицу площади поверхности
полупроницаемой мем

ожно предотвратить. Поэтому то давление, которое надо приложить к мембране
со стороны концентрированного раствора для предотвращения осмоса, называется
осмотическим давлением.  

В 1887 г. голландский химик Я. Вант-Гофф сформулировал закон для осмоти-
ческого давления. 

«Осмотическое давление раствора равно тому давлению, которое произво-
дило бы растворенное вещество, если бы оно при той же температуре находилось
в газообразном состоянии и занимало объем, равный объему раствора». 

Вант-Гофф также предложил эмпирическое уравнение для расчета осмотиче-
ского давления разбавленных растворов неэлектролитов: 

Росм. = СRТ,    (1) 
где Росм. – осмотическое давление, кПа; С – молярная концентрация, моль/л; Т – абсо-
лютная температура, К; R – универсальная газовая постоянная, равная 8,31 
Дж/мо

орые имеют одинаковое осмотическое давление, называются изо-
тоническими по отношению друг к другу. Изотонические растворы содержат одина-

ль⋅К, если осмотическое давление выражается в килопаскалях. Если же осмо-
тическое давление выражается в атмосферах, то R = 0,082 л⋅атм./К⋅моль. 

Растворы, кот



ковое количес вление крови  
760–800 кПа при 37°С. И рида натрия с массовой 
долей

пертоническим, по отношению ко вто-
ром е-
нию к первому. 

В клинич мотическое ление еских жидкостей 
(плазмы крови, м молока) часто измеряют в единицах осмолярности либо 
осмоляльности. 

Под осмо осмоляльность  ную концентра-
цию частиц (мол части ганически  неорганических ве-
ществ), не прони полупроницаему ембрану. Единицы измерения ос-
молярности совпадают с единицами измерения лярной концентрации (моль/л), а
осмоляльности – яльностью (моль/кг). Дл авленны створов можно при-
ять, что численные значения осмолярности и осмоляльности совпадают. Например, 
осмоля

то это приводит к осмосу, 
при ко

тво осмотически активных частиц. Осмотическое да
зотоничные крови − растворы хло

 NaCl 0,85–0,90%, (0,15 моль/л) или растворы глюкозы с массовой долей глюко-
зы 4,5–5%, (0,30 моль/л).  

Если два раствора имеют различное осмотическое давление, то раствор с боль-
шим осмотическим давлением называется ги

у, а раствор с меньшим осмотическим давлением – гипотоническим по отнош

еской практи
, 
ке ос дав биологич

очи, слюны

лярностью (и 
в, коллоидных

ю) понимают суммар
екул, ионо

через
ц ор х и

кающих ю м
 мо

с мол я разб х ра
н

рность (осмоляльность) плазмы крови ≈0,3 моль/л (моль/кг). 

Биологическая роль осмоса 
Причина возникновения осмотических явлений в организме − это то, что все

биологические жидкости представляют собой водные растворы электролитов и не-
электролитов, а клеточные мембраны можно рассматривать как полупроницаемые. 

Осмос играет большую роль в распределении воды между внутри- и внекле-
точным содержимым, между различными тканями и системами тканей, образующих
органы. Следует иметь в виду, что распределение и перераспределение воды в орга-
низме происходит и по другим, более сложным и специфическим для организма ме-
ханизмам и, тем не менее, осмос играет в этих процессах ведущую роль. 

Распределение воды между клетками и внеклеточной жидкостью 

В норме общая внутриклеточная осмоляльность зависит главным образом от
концентрации ионов К+ и ассоциированных с ними анионов и равна осмоляльности
внеклеточной жидкости, определяемой ионами Nа+ и ассоциированными анионами. 
Поэтому общее перемещение воды в клетки или из них не происходит. 

Если клетка попадает в среду раствора с повышенной концентрацией солей и
других растворимых веществ (гипертонический раствор), 

тором вода диффундирует из клетки в раствор. Если в такой гипертонический
раствор попадает растительная клетка, имеющая прочную целлюлозную оболочку, то
происходит явление плазмолиза – сжимание протопласта и отделение его от клеточ-
ных стенок. В случае животных клеток, имеющих пластичную оболочку (например, 
эритроцитов), происходит общее сжимание, сморщивание клетки. Широко известно
применение больших концентраций солей или сахара для консервирования пищевых
продуктов. В этих условиях микроорганизмы подвергаются плазмолизу и становятся
нежизнеспособными. 

Если клетка попадает в среду раствора с пониженной концентрацией веществ
(гипотонический раствор), то это приводит к осмосу, при котором вода диффунди-
рует из раствора в клетку, что ведет к ее набуханию. Если разница в концентрациях
внутри- и внеклеточной жидкостей достаточно велика и клетка не имеет прочных 



стенок, происходит разрушение клеточной мембраны с выделением в окружающий
раствор ее содержимого – цитолиз. В случае разрушения эритроцитарной мембраны и
выхода в окружающую среду содержимого эритроцита явление называется осмотиче-
ским 

ая жиз-
ненный цикл эритроцитов. Возможен и патологический гемолиз, который происходит
под влиянием нек вствительных к 
ним людей) и дру понятие, подра-
зумевающее гемолиз эритроцитов, потонический раствор. 

рови большого числа ионов, низко- и высокомолекулярных 
сое

шоком (гемолиз). Не следует отождествлять понятия «гемолиз» и «осмотиче-
ский шок». Гемолиз – разрушение эритроцитов с выделением в окружающую среду
гемоглобина – в норме постоянно происходит в организме человека, заверш

оторых ядов, холода, лекарственных веществ (у чу
гих факторов. Осмотический же шок – более узкое

помещенных в ги
Таким образом перераспределение воды между внутриклеточной и внеклеточ-

ной жидкостями зависит от соотношения осмотических давлений внутри- и внекле-
точной жидкостей. 

Распределение жидкости между сосудистым руслом  
и межклеточным пространством 

Большое осмотическое давление крови 760–800 кПа при 37°С поддерживается
благодаря присутствию в к

динений (глюкоза, белки и др.) (табл. 1).  

Величины вкладов компонентов плазмы крови в поддержание ее осмоляльности 
Таблица 1. 

Компоненты % ммоль/кг 
Na+ + анионы 92 270 
К+ + анионы 2 7 
Са2+ + анионы 1 3 
Mg2+ + анионы 0,3 1 
Мочевина 1,7 5 
Глюкоза 1,7 5 
Белок 0,3 1 
Всего 100% 292 

 

В отличие от клеточных мембран тенки капилляров проницаемы для ионов
Na+ и ассоциированных с ними ионов и дл небольших молекул. Поэтому они не ока-
зывают осмотического эффекта в кровеносных капиллярах. В плазме крови содер-
жится очень много белков, стенки капилляров не проницаемы для них. Наоборот, вне
кровеносных сосудов (во вн рация белков мала. Поэто-
му, ж еточного пространства внутрь сосудов. 
Этот п

, глобули-

котическое 
давлен от общего осмотического давления кро-
ви. Эт

олекул электролитов и неэлек-

с
я 

еклеточной жидкости) концент
идкость будет устремляться из внекл
оток воды противодействует обратному потоку, обусловленному гидростати-

ческим давлением. Этот эффект осмотического давления в системах со стенками кро-
веносных сосудов представляет собой онкотическое давление. Часть осмотического
давления плазмы крови, вленнаяобусло  содержанием белков (альбуминов
нов, фибриногена) и проявляющаяся на стенках капилляров, называется онкотиче-
ским давлением.  

Хотя абсолютное количество белков плазмы крови равняется 7–8% и почти в 
10 раз превосходит количество растворенных солей, создаваемое ими он

ие составляет лишь небольшую часть
о объясняется тем, что молекулы белков имеют очень крупные размеры, а чис-

ло их в плазме во много раз меньше числа ионов и м



тролитов. Несмотря на малую величину тель-
но важную роль в обмене воды между кр

одит постоянный обмен между тканевой 
жидко

е затруднено или совсем прекращается, образуется отек – избыточное на-
копление жидкости в тка ри теки легче всего обра-
зуются в тех местах, гд сравнительно низкое сопротивление тканей обеспечивает
быстрый выход жидкости (например, область глаза).  

ан с 
понижением общего осмотичес что более важно, с понижени-
ем онк е-

протеинемия), или с локальным по-
вышен

ние соединительной ткани онкотически актив-
ными 

и межкле-
точны

Давление пара растворителя над раствором. 

I закон Рауля 
Испарение – переход части молекул жидкости (воды) из жидкого агрегатного со-

стояния в пар. При испарении необходимо преодолеть силы межмолекулярного сцеп-
ления жидкости и силы внешнего давления воздуха на ее поверхность. Эта работа со-
вершается за счет кинетической энергии теплового движения молекул, и, поэтому, 
испарение − эндотермический процесс. С повышением температуры скорость испаре-
ния увеличивается. Процесс испарения − обратимый. Конденсация, то есть переход 
молекул из газовой фазы в жидкую, это процесс обратный испарению. Конденсация – 
процесс экзотермический. 

С течением времени в закрытом сосуде с жидкостью при определенной темпера-
туре устанавливается равновесие (Vиспарения = V конденсации). Пар над жидкостью
в состоянии равновесия считают насыщенным при данной температуре. Он произво-
дит определенное асыщенного 
пара раствори

Допустим, в сено нелетучее 
вещество. Его пе створа концен-
трация растворите ится меньше еди-
ницы (χр-ля < 1). П усиливается. Это 
приводит к снижению м, давление насы-
щен

, онкотическое давление играет исключи
овью и тканями.  

Через сосудистые капилляры происх
стью и жидкой частью крови. В физиологических условиях существует равно-

весие выводящего (транссудация) и обратного тока жидкости (всасывание). Если в
окружающую ткань из сосудов выделяется большое количество жидкости, обратное
всасывани

нях и полостях организма. П чем о
е 

Чрезмерный выход жидкости из сосудистого русла в первую очередь связ
кого давления крови и, 

отического давления. Понижение же онкотического давления связано или с н
достаточным содержанием белков в крови (гипо

ием проницаемости стенки капилляра по отношению к белку (воспалительные
отеки). При этом происходит обогаще

белками, что ускоряет образование отека. 
Таким образом, распределение жидкости между сосудистым руслом
м пространством зависит от соотношения между гидростатическим и онкотиче-

ским давлением плазмы крови, которое определяется концентрацией белков. 

давление на поверхность жидкой фазы. Это давление н
теля. 

систему жидкость – пар, достигшую равновесия, вне
реход в паровую фазу исключен. При образовании ра
ля уменьшается, то есть его мольная доля станов
о принципу Ле-Шателье процесс конденсации

давления насыщенного пара. Таким образо
ного пара над раствором меньше, чем над чистым растворителем. 



I з Рауля Ф.М. (1886 г.) акон 

Первая формулировка I закона Рауля:  

долю 

«Понижение давления насыщенного пара растворителя над раствором равно
давлению насыщенного пара над чистым растворителем, умноженному на мольную

растворенного вещества».  

∆Р = Ро ⋅ χв или Ро – Р = Ро⋅ 
лярв

в

nn
n

,  (2) 
−

давление насыщенного пара над чистым растворителем, Р – давление
+

где Ро − насы-
щенного пара растворителя над раствором, в – мольная доля растворенного в
nв – растворенного количество 

рая формулировка I закон ля: 
осительное понижение давления насыщенного пара растворителя над рас-

твор ой доле растворе го вещества». 

ещества, χ
количество вещества, nр-ля – растворителя. 

Вто а Рау
«Отн

ом равно мольн нно
ДP

0P

Третья формулировка I закона Рауля: 
«Давление насыщенного пара

= χв.     (3) 

растворителя над раствором равно давлению на-
сыщенного пара над чистым растворителем, умноженному на мольную долю раство-
рителя

Р = Ро ⋅ χр-ля, где χр-ля = 

». 

лярв

ля-р

nn

n

−+
.  (4) 

, равно 
внешнему (атмосферному) давлению

Жидкость замерзает тогда, когда давление ее насыщенного пара над жидко-

температура, чем для растворителя (воды) (рис. 1). 
 

Понижение температуры замерзания и повышение температуры  
кипения растворов 

С давлением насыщенного пара тесно связаны такие свойства растворов, как
температура кипения и температура замерзания. 

Жидкость закипает тогда когда давление насыщенного пара над ней
. 

стью будет равно давлению насыщенного пара над твердой фазой (льдом). 
Так как давление насыщенного пара над раствором меньше, чем над чистым

растворителем (водой), то для закипания раствора требуется более высокая, а для за-
мерзания – более низкая
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Рис. 1. Зависимость давления насыщенного пара растворителя  
над чистым растворителем и раствором от температуры:  
0°С и 100°С − температуры замерзания и кипения воды;  

t′ и t′′ − температуры замерзания и кипения раствора. 

II закон Рауля или следствия из I закона Рауля: 

« температуры замерзания 
(кристаллизации) ∆ ворителем прямо про-
порционально 

Повышение температуры кипения ∆tкип или понижение
tзам растворов по сравнению с чистым раст

моляльности раствора». 
∆tкип = E ⋅Cm;    (5) 
∆tзам = К ⋅Cm;   (6) 

C = m
лярm −

вn
, n = в

вM
(7) 

где Е– эбулиоскопическая (эбулиометрическая) константа, кг⋅град⋅моль

вm
.   

-1, К – крио-
скопическая (криометрическая) константа, кг⋅град⋅моль , С-1

m – моляльность, моль/кг. 
Е и К зависят только от природы растворителя, но не от природы растворенно-

го вещества. Значение этих констант для некоторых растворителей приведены в  
табл. 2. 

Криоскопические и эбулиоскопические константы некоторых растворителей 

Таблица 2. 
Растворитель Е(кг⋅град/моль) К(кг⋅град/моль) 
Вода 0,53 1,86 
Бензол 2,57 5,12 
Уксусная кислота 3,1 5,12 
Нитробензол 5,27 6,9 

Физический смысл кон м = К, если Сm = 1 моль/кг. 
То есть любой водный раство стью 1 моль/кг закипит при 

стант Е и К: ∆tкип = E, а ∆tза
р неэлектролита с моляльно

100,53°С, а замерзнет при –1,86°С. 

00 1000 t″ t′ температура 



Эбулиоскопия и криоскопия 

Измерение температур кипения и замерзания растворов лежит в основе
скопического и криоскопического методов определения молярных (молекулярных

эбулио-
) 

масс веществ.  
Подставив в уравнен можно рассчитать мо-

ляр
ия (5) и (6) данные выражения (7), 

ную массу (г/моль) растворенных веществ-неэлектролитов по формулам: 

лярзам

в
в mДt

M
−⋅

mK ⋅
=  или 

ляркип

в
в mДt

M
−⋅

mЕ ⋅
= ,  (8) 

где К и Е – криоскопическая и эбулиоскопическая константы, кг⋅град⋅моль–1, ∆tзам – 
замерзания и ∆t .– повышение температуры кипения, оп-

ред
рас

ния нных растворов электролитов, Вант-Гофф ввел в 
соответствую  уравнения поправочный коэффициент i, называемый изотониче-
ским коэффициентом Вант-Гоффа. Согласно Вант-Гоффу, изотонический коэффи-
циент равен: 

понижение температуры кип
еленные экспериментально, mв – масса растворенного вещества, г, mр-ля – масса
творителя, кг. 

Коллигативные свойства разбавленных растворов электролитов 

Чтобы использовать полученные закономерности для количественного описа-
 коллигативных свойств разбавле

щие

кип

кип

заосм tРР м t

)э(t)э)э(P
i

∆
зам (t)э(Р∆ ∆

=
∆

∆
=

∆
==  осм ,  (9) 

где Росм(э), ∆

величины для растворов той же концентрации неэлектролитов. 
Поэтому, формулы для расчета коллигативных свойств разбавленных раство-

ов электролитов принимают следующий вид: 
Росм (э) = iCRT (10) 

(i⋅С – осмолярность)  
∆P(э) =iPo χв (11) 
∆tзам.(э) = iKCm;  (12) 

(i⋅Сm – осмоляльность) 
∆tкип.(э) =iECm.    (13) 

Для растворов электролитов значения изотонического коэффициента i >1, 
для неэлектролитов i=1.  

Электролиты в водном растворе диссоциируют на ионы. Количественно про-
цесс электролитической диссоциации можно охарактеризовать рядом величин: степе-
нью д диссоциации К  и 
др. 

Р(э), ∆tзам(э), ∆tкип (э) − экспериментально определенное осмотическое
давление, понижение давления насыщенного пара растворителя над раствором, по-
нижение температуры замерзания и повышение температуры кипения растворов
электролитов, соответственно, а Росм., ∆Р, ∆tзам., ∆tкип. – те же теоретически рассчи-
танные 

р

иссоциации α, изотоническим коэффициентом i, константой д

α= 
молекулых раствореннчислообщее

ионынаяраспавшихс,улчисломолек
    (14) 



i = 
молекулых раствореннчислообщее

аэлектролитмолекулрованных недиссоциичислоионовчисло +
. (15) 

Между α и i существует зависимость: α = 
1n
1i

−
−  (16);          i = α(n–1) + 1 (17), 

где n − число ионов, на которые распадается молекула электролита. 
В свое время подобные расчеты величин α широко проводились, но при этом

неожиданно оказалось, что величины α, определяемые различными методами, не все-
гда удовлетворительно согласуются друг с другом. 

Причина этих несоответствий сейчас ясна. Дело в том, что электролитическая
диссоциация игатив-
ных свойств

сти представляет собой слож-
ный эффект, вызываемый многими причинам социацией обоих 
компонентов, ием сравните м ас-
социа ного состава, изменением структуры (способа расположе-
ния м е) жидкости и т.д.  

 
Основные вопросы темы 

1. Термодинамика образования . 
2. Осмос и осмо о а. 
3. Осмотическое давление, осмолярность и осмоляльность некоторых биологических жидкостей. 

Понятие об
4. Роль осмотических явлений в биолог . 

д р
6. Температу I

онический коэффициент. 

та ьные работы

Работа № кулярной массы сахарозы. 

ель работы: Определить молекулярную массу сахарозы и сравнить ее с истинной
молеку
Приборы и реакти

иллированная вода; 
сталлический хлорид натрия, вода и лед), толстостенный 

тетрадь). 

− не единственная причина введения в расчетные формулы колл
 изотонического коэффициента Вант-Гоффа, характеризующего отклоне-

ния свойств растворов электролитов от законов идеальных растворов. 
Следует отметить, что изменение свойств реальных растворов по сравнению со

свойствами идеальных растворов, обусловленное наличием межмолекулярных взаи-
модействий самого различного типа, в действительно

и: диссоциацией или ас
тых со илиобразован льно прос единений  образование

тов молекул перемен
олекул в пространств

растворов
тическ е давление растворов. Закон Вант-Гофф

изотонических, гипертонических, гипотонических растворах.  
ических процессах

5. Давление насыщенного пара растворителя на аствором. I Закон Рауля. 
ра кипения и температура замерзания растворов. I Закон Рауля. Криоскопия. 

Эбулиоскопия. 
7. Коллигативные свойства растворов электролитов. Изот

Эксперимен л  

 1. Криоскопическое определение моле
Ц

лярной массой. 

вы:  
− исследуемый раствор сахарозы (с известной массовой долей сахарозы в растворе), 

дист
− охлаждающая смесь (кри

стакан (кристаллизатор), стеклянная палочка, лабораторный термометр для изме-
рения температуры смеси. 

− прибор для измерения температуры кристаллизации (схему прибора следует зари-
совать в лабораторную



Ход работы 
1. Приготовление охлаждающей смеси. 

В толстостенный стакан (кристаллизатор) вносят мелкораздробленный
лед, добавляют к нему небольшой объем воды и поваренную соль, заполняя стакан
примерно на 2/3. Смесь перемешивают стеклянной палочкой и по термометру следят, 
чтобы температура охлаждающей смеси при проведении эксперимента держалась
около  
–5°С. 

3

1

4

2

1 – пробирка с боковым отростком, плотно закрытая пробкой

ения 0,1)

4 – метка, показывающая уровень исследуемой жидкости

2. Определение температуры замерзания растворителя. 
В пробирку (1) заливают до метки (4) /10–15 мл/ дистиллированной воды 

и, закрывая пробирку пробко р (2), так, чтобы уровень 
воды был выше шарика тер Нижний конец термометра

ерно на 1 см. Пробирку с водой и закре-

ши
тог
ная
зан
вве
ест
ной
ста
кра

ной есь 
и, периодически перемешивая и мый переохлаждают его примерно до 

ной

2 – термометр (шкала от –5 до +300С, цена дел

3– мешалка

й, погружают в воду термомет
мометра примерно на 1 см. 

должен быть выше дна пробирки также прим
пленным в ней термометром погружают в охлаждающую смесь. Периодически поме-

вая воду в пробирке мешалкой (3), следят за изменением температуры воды. После 
о, как температура воды опустится примерно на 1–1,5° ниже нуля (переохлажден-
 вода), интенсивно перемешивают воду мешалкой (3). Начинается процесс замер-
ия воды с выделением тепла, и столбик ртути в термометре резко поднимается
рх. Отмечают максимальную температуру (с точностью до 0,05–0,1°), которая и 
ь температура замерзания воды. Затем помещают пробирку в стакан с водопровод-
одой (комнатная температура) и, помешивая, растворяют образовавшиеся крв и-

ллы льда. Повторяют определение температуры замерзания воды. Результаты дву-
тного проведения опыта записывают. 

3. Определение температуры замерзания раствора сахарозы. 
В сухую пробирку до той же метки заливают раствор сахарозы с извест-
 долей зы в р е. Про хлаждающую сммассовой  сахаро аствор бирку помещают в о

сследуе раствор, 
3–3,5° ниже нуля. Дважды определяют температуру замерзания раствора по описан-

выше схеме. Результаты опытов вносят в таблицу. 

Температура замерзания 
Вещество Опыт 1 t′ Опыт 2 t″ Ср. значение 

Растворитель (вода) , t0

Раствор сахарозы, tр-ра  

4. Расчеты 
Согласно II закону Рауля: ∆tзам.= KCm, где 



Cm = 
лm

(моль/кг), n
яр−

вn
в =

в

вm
, C

M
m = 

лярв

в

mM
m

−⋅
 , ∆tзам.= 

лярв

в

mM
mK

−⋅
⋅

. 

) сахарозы, найденная опытным путем: Отсюда молярная масса (г/моль

Мопыт = 
лярзам

в

mДt
mK

−⋅
⋅

, 

где –1; 

дол

∆tзам. = t0 – tр-ра (град), mв(г), mр-ля (кг), К( OH 2
) =1,86 кг⋅град⋅моль

Массу вещества mв и массу растворителя mр-ля найдите, зная массовую 

ю сахарозы в исследуемом растворе: ω = 
лярв mm −+

вm ⋅100%. 

Истинная молярная масса сахарозы С12Н22О – 342 г/моль. 

ка ∆Х =Относительная ошиб отн. 
истМ

Сделайте вывод по результатам работы. 

опытист ММ − ⋅100%. 

е из хлорида натрия  
 крови по реакции эритроцитов. 

ых растворов изотоничен сыворотке 

Реа
− aCl 0,85 , 0,3%, эритро-

− янна , 

− 
Ход работы 

Приготовить четыре проб онумеровать их. В первую налить 10 
л раствора с массовой долей NaCl 0,85% во вторую – 10 мл 0,7%-го раствора NaCl, в 

да н
ирок аптечной пипеткой внести 2 капли эрит-

роцитарной массы. Растворы перемешать стеклянной палочкой (при 
ора к раствору палочку протирать марлевой салфеткой). Через 10 минут содержи-

Об
ные инструкцию по работе с фотоэлектроко-
лориметром). Значения оптической плотности растворов внести в т

Работа № 2 . Установлени отоничности раствора
и сыворотки

Цель работы: Определить, какой из предложенн
крови. 

ктивы и оборудование 
растворы хлорида натрия с массовой долей N %, 0,7%. 0,5%
цитарная масса, дистиллированная вода; 
градуированные центрифужные пробирки, стекл я палочка, аптечная пипетка
марлевые салфетки; 
фотоэлектроколориметр, центрифуга. 

ирки. Пр
м
третью – 10 мл 0,5%-го раствора NaCl и в четвертую – 10 мл 0,3%-го раствора хлори-

атрия. 
В каждую из четырех проб

переходе от рас-
тв
мое пробирок отцентрифугировать в течение 10 мин. при режиме 1,5–2 тыс. об/мин. 

ратить внимание на правильность расположения пробирок в центрифуге. Получен-
 центрифугаты колориметрировать (см. 

аблицу: 

№  
пробирки 

Содержимое пробирки Оптическая  
плотность, Д 

1 10 мл 0,85% р-ра NaCl + 2 капли эритроцитарной массы  
2 10 мл 0,7% р-ра NaCl + 2 капли эритроцитарной массы  
3 10 мл 0, 5% р-ра NaCl + 2 капли эритроцитарной массы  
4 10 мл 0,3% р-ра NaCl + 2 капли эритроцитарной массы  

Построить график зависимости между величиной оптиче
 массовой долей раствора хлорида натрия. Сделать вывод по результатам работы. 

ской плотности 
и



Д

График зависимости между велич
оптической плотности и массовой 

иной
долей

раствора хлорида натрия

ω% NaCl

Укажите правильные утверждения: 

еществ
массы растворителя температура замерзания раствора понизится; 

имеют одинако
ческое давление. 

3. 05 моль/кг. Пр
ловиях раствор какого из ниже указанных веществ имеет 

4. 
ения: 

а) раствор С6Н12О6 с Сm= 0,5 моль/кг; 
б) раствор МgSO4 с Сm = 0,5 моль/кг; 
в) раствор С12Н22O11 с Сm =
г) раствор NаС1с С  = 0,5 моль/кг; 

ой концен-
трацией 0,05 моль/л. Какие из этих растворов являются изотоническими по
отнош  к другу: 
а) С б) NаС1;

6. Как щих водных растворов являются изотоническими по отно-
шен ме крови (растворы сравниваются при температуре 37°С):

ор КС1;  б) 5% раствор С6Н12О6; 
раствор NаС1;  г) 5% раствор С12Н22O11; 

д) 0,15 М раствор CaCl2? 

Тестовый самоконтроль 

1.
а) давление насыщенного пара над раствором уменьшится при увеличении моль-
ной доли растворителя;
б) температура кипения жидкостей и их растворов зависит от внешнего давления; 
в) при увеличении числа частиц растворенного нелетучего в а в единице 

г) при одинаковых условиях водные растворы нелетучих электролитов и неэлек-
тролитов, имеющие равные моляльности, имеют разные температуры кипения; 
д) при одинаковой температуре водные растворы нелетучих электролитов и не-
электролитов с одинаковой молярной концентрацией вое осмоти-

2. Укажите осмолярность (моль/л) 0,15М раствора хлорида натрия (здесь и в по-
следующих тестах считать кажущуюся степень диссоциации солей равной 1): 
а) 0,1;  б) 0,15; в) 0,3;  г) 0,45; д) 0,75. 

Даны 5 водных растворов с моляльностью 0, и одинаковых ус-
наиболее высокую 

температуру замерзания: 
а) МgSO4;       б) СаСl2;       в) С6Н12О6;       г) А1С13;       д) NаС1? 

При одинаковых условиях какой из приведенных ниже водных растворов
имеет наиболее высокую температуру кип

1,0 моль/кг; 
m

д) раствор СаСl2 с Сm = 0,5 моль/кг? 

5. При одинаковой температуре даны 5 водных растворов с молярн

ению друг
аС12;             в) С6Н12О6;       г) МgSO4;   д) AlCl3? 

ие из следую
ию к плаз

а) 0,15 М раств
в) 0,85%



7. Какие из следующих водных растворов при температуре 37°С являются ги-
потоническими по отношению к физиологическому раствору: 
а) 0,15 М раствор СаС 2  б) 0,1 М ра gSO4; 

12 22 11
 

Предложите правильные ответы на 

т распределение воды между
сосудами и внесосудистым п

е
д н

сопряженные анионы; 
б) мочевина; 

сопряженные анионы; 

Задачи 

l ; створ М
в) 0,15 М раствор C6H12O6;  г) 0,3 М раствор KCl; 
д) 0,3 М раствор C H O ? 

вопросы: 
8. Какие компоненты плазмы крови в значительной

степени определяю
а) катионы калия и  

ространством? 
9. Каки  ком

тическое 
поненты вносят основной вклад в осмо-

ие внутриклеточной жидкости? 
в) белки; 
г) катионы натрия и  авле

10. Какие компоненты вносят основной вклад в под-
держание осмоляльности плазмы крови? д) глюкоза. 

1. айти Н при температуре 65°С давление пара над раствором, содержащим 13,68 г
сахарозы С12Н22О11 в 90 г воды, если и давление насыщенного пара над водой пр
т й же температуре равно 2о 5,0 кПа. 

Ответ: 24,8 кПа. 
  

2. При температуре 25оС осмотическое а, содержащего 2,8давление раствор г высо-
комолекулярного соединения в 200 мл раствора, равно 0,70 кПа. Найти молеку-
лярную массу растворенного вещества. 

Ответ: 49 551 а.е.м. 
 

3. Вычислить осмотическое давление раствора, содержащего 16 г сахарозы С12Н22О11

и 350 г воды при температуре 293 К. (Плотность раствора считать равной 1г/см3).  
Ответ: 311,7 кПа. 

 

4. На сколько градусов повысится температура кипения раствора по сравнению с
температурой кипения воды, если в 100 г воды растворить 9 г глюкозы С6Н12О6?  

Ответ: на 0,26°. 

5. Приблизительно при какой температуре будет замерзать 40%-ный водный раствор
этилового спирта С2Н5ОН, если температура замерзания воды при тех же условиях
равна 0°С? 

Ответ: −27°С. 

6. Сколько граммов сахарозы С12Н22О11 надо растворить в воде, чтобы: 
а) понизить температуру зам на 1 градус? ерзания раствора
б) повысить температуру кипения раствора на 1 градус? 

Ответ: 18,4 г; 65,8 г. 
  
7. Кажущаяся степень диссоц я в 0,1 М растворе равна 0,80. Чему иации хлорида кали

равно осмотич ское давление этого раствора при температуре 17 C? е o

Ответ: Росм = 433,78 кПа. 
  



8. Раствор, содержащий 0,53 г карбонат натрия в 200 г воды, замерзает при темпе-а 
ратуре –0,13°С. Вычислить кажущуюся степень диссоциации соли (в %), если
температура замерзания воды при тех же условиях равна 0°С. 

Ответ: 90%. 

9. В равных количествах вод ь сахарозы, в дру-ы растворено: в одном случае 0,5 мол
гом − 0,2 моль CaCI2. Тем инаковы. Опре-пературы замерзания обоих растворов од
делить кажущуюся степен в %).  ь диссоциации CaCI2 (

Ответ: 75%. 

10. Смес ACK (противотуберь, содержащая 0,1 г П кулезное средство – парааминоса-
лициловая кислота) и 2 г камфоры плавится при температуре 165°С. Найти моле-
кулярную массу ПА К, если температура плС авления камфоры 178°С, а ее крио-
скопическая постоянная равна 40 кг⋅град./моль. 

Ответ: 153,85 а.е.м. 

11. Температура замерзания кровяной сыворотки равна -0,56°С. Рассчитайте моляр-
ную концентрацию солей в крови, условно считая все соли бинарными и полно-
стью распадающимися на ионы по схеме: КА → аличие в сыворотке К+ + А–. Н
неэлектролитов во внимание не принимать.  

Ответ: 0,15 моль/кг. 
 

Эталоны решения задач 

Задача 1. При температуре 0оС о отическое давление 0,05М раствора карбоната ка-см
лия равно 272,6 кПа. Определить кажущуюся степень диссоциации соли.  

Да
t = 0
Росм 

но: 
оС
= 272,6 

кПа  
С= 0,05 моль/л  

Решение: 
Для растворов электролитов

αкаж. − ? 

: Росм. = iСRT. 

1. Рассчитываем изотонический коэффициент по формуле: 

i = 
27331,805,0

6,272

RTC

P

⋅⋅
=осм  = 2,4. 

2. Кажущуюся степень диссоциации рассчитываем по формуле: 
i−1αкаж =
n-1

,

где: α  - кажкаж
молекула электро

ущаяся ст рует 
лита: 

2,4−1 Тогда αкаж = 
3-1 

= 0,7.     n = 3.     Ответ: 0,7 или 70%.

епень диссоциации, n – число ионов, на которые диссоции

K2CO3 = 2K+ + −2
3CO ; 



Задача 2. Сколько граммов глюкозы нужно растворить в 270 г воды для а) снижения
температуры замерзания на I градус? б) для повышения температуры кипения на 1
градус? 

Дано: 
m( Н2O) = 270 27 кг  г = 0,
∆tзам  = 1.

о 

∆t о
кип  = 1.

K(H2O  ⋅гр д./моль)  ) =1,86 (кг а
Е (H2O) = 0,52 (кг ⋅град./моль)  
М(C H O )=180 г/моль 6 12 6

а) m (C6H12O6) − ?    б) m (C6H12O6) − ? 

Решение: 
а) ∆tзам. = Сm ⋅ K(H2O), где: Сm – моляль-
ность (моль/кг) 
К(H2О) – криоскопическая константа воды
Сm = n (C6H12O6) / m (H2O) 
n (C6H12O6) = m (C6H12O6) / M (C6H12O6) 

Отсюда:   ∆tзам. =
)OHM(CO)m(H

)OHm(CO)K(H

61262

61262

⋅
⋅

, тогда 

m(C6H12O6) = 
O)K(H

)OHM(CO)m(HДt

2

61262зам. ⋅⋅
 = 

86,1

18027,01 ⋅⋅
= 26,15 г. 

б) ∆tкип. = Е (H2O) ⋅ Сm , где  : Е (H2O) – эбулиоскопическая константа воды, ∆tкип. – по-
вышение температуры кипения раствора по сравнению с чистым растворителем  

Отсюд :   m(Cа O6) = 6H12
O)Е(H

)OHM(CO)m(HДt

2

61262кип. ⋅⋅
 = 

52,0

18027,01 ⋅⋅
 = 93,54 г.  

Ответ: 26,15 г; 93,54 г. 

Зада а 3 аствор, содеч . Р ржащий 1,2 г аспирина С6Н4СН3СООСООН в 20 г диоксана, 
замерзает при температуре 10,43°С. Определите криоскопическую константу диокса-
на. Температура замерзания диоксана равн . а 12,0°С

Дано: 
 (аспирина) = 1,2 г
(диоксана) =20,0 г = 0,02 кг 

. (раствора) = 10,43оС 

Решение: 
Диоксан – растворитель, аспирин – растворенное ве-
щество.  
1. ∆t ксана) – tзам. (раствора) = 12,00 – 

m
m
tзам
tзам. (диоксана) = 12,0оС 
М (аспирина) = 180 г/моль
К (диоксана) 

зам. = tзам. (дио
10,

асп.), 
43 = 1,57 град. 

2. ∆tзам. = К(диокс.) ⋅ m(асп.)/ m(диокс.) ⋅ M(
где К (диоксана) – криоскопическая константа диокса-
на (кг⋅град./моль). 

− ?  

Отсюда:  
К (диоксана) = ∆tзам. ⋅ m(ди а) = 1,57 ⋅ 0,02⋅180 / 1,2 = оксана) ⋅ M(аспирина) / m(аспирин
= 4,7 кг⋅град./моль. 

Ответ: К (диоксана) = 4,7 кг⋅град./моль. 

Задача 4. В I мл раствора содержится 1018молекул растворенного неэлектролита. Вы-
числить осмотическое давление раствора при температуре 298 К.  

Дано: 
N = I018 молекул 
V (раствора) = 1мл = 10–3 л 
T = 298 К 
Росм − ? 

Решение: 
Для растворов неэлектролитов: Росм. = CRT, где:  
С − молярная концентрация (моль/л); 
R – универсальная газовая постоянная; 
Т – температура (К). 

1. n (вещества ) = 
23106 ⋅

=
AN

1018

= 1,66 ⋅10
N –6 моль. 



2. C  = M 310)раствора(V −

61066,1)вещества(n −⋅
= = 1,66 ⋅10–3 моль/л. 

3. Росм. = CRT = 1,66 ⋅ 10–3 ⋅ 8,314 ⋅ 298 = 4,12 кПа. 
Ответ: 4,12 кПа. 

 

Задача 5. Сколько граммов глюкозы C6H12O6 должно находится в 0,5 л раствора глю-
козы, чтобы его осмотическое давление (при той же температуре) было равно осмоти-
ческому давлению раствора глицерина, в I л которого содержится 9,2 г глицерина
С3Н5(ОН)3? 

Т1 = Т2                  Росм 1 = Росм 2

Дано: 
m (глицерина) = 9,2 г
V (раствора глицерина) = 1 л
V (раствора глюкозы) = 0,5 л
М (глицерина) = 92 г/моль  

m(глюкозы) – ? 

Р шение: е
В растворах неэлектролитов: Росм. = CRT, где: 
С − молярная концентрация (моль/л); 
R – универсальная газовая постоянная; 
Т – температура (К). 

Если при одной и той же температуре Росм. 1 = Росм. 2, то С1 = С2, где: 
Росм. 1 – осмотическое давление раствора глицерина; 
Росм. 2 –осмотическое давление раствора глюкозы; 
С1 – молярная концентрация глицерина; 
С2 – молярная концентрация глюкозы. 

1. С1=n(глицерина)/V(р-ра глицерина)=m (гл.)/М (гл.)⋅V(р-ра гл.)=9,2/92⋅1=0,1 моль/л. 
2. С =2  m(глюкозы) / М(глюкозы) ⋅ V (раствора глюкозы) = С 1 = 0,1. 
3. m(глюкозы) = С2 ⋅М(глюкозы)⋅V (раствора глюкозы)= 0,1 ⋅ 180 ⋅ 0,5 = 9 г. 

Ответ: 9 г. 
 

Задача 6. При температуре 315К давление насыщенного пара над водой равно 8,2 
кПа. На сколько понизится давление пара при указанной температуре, если в 540 г во-
ды растворить 36 г глюкозы С6Н12О6? 

Дано: 
Т = 315К  
Р = 8,2 кПа  
m(H2O) = 540 г  
m(С6Н12О6) = 36 г 
∆Р − ? 

Решение: 
Понижение давления насыщенного пара растворителя над
раствором рассчитывается по формуле: ∆Р = Р0 – Р, где:  
Р0 – давление насыщенного пара над растворителем; 
Р – давление насыщенного пара над раствором. 

Вариант ре и
п

шен я 1: 
Для растворов нелетучих неэлектролитов давление насыщенного ара над раствором
равно давлению насыщенного пара над растворителем, умноженному на мольную до-

лю растворителя: Р = Р0 ⋅ χр-ля = 
)n(n

nP

лярв

ляр0

−

−

+

⋅
 

nр-ля = 
18)OH(M 2

= = 30 моль 
540)OH(m 2

nв = 
180)O6

36)OHC(m

HC(M 126

6126 = = 0,2 моль 



)n(n

n

ля )2,030(

30

+
χр-ля = 

рв

р

−

−

+
= ля = 0,9934  

Р = Р0 ⋅ χр-ля = 8,2 ⋅ 0,9934 = 8,146 кПа 
∆Р = Р0 – Р = 8,2 – 8,146 = 0,054 кПа  

Вариант решения 2: 
Понижение давления насыщенного пара растворителя над раствором равно давлению
насыщенного пара над раствори мольную долю растворенно-телем, умноженному на

го вещества: ∆Р = Р0 ⋅  χв = 
)n(n

nP

лярв

в0

−+
⋅

 

nр-ля = 
18

540

)OH(M

)OH(m

2

2 = = 30 моль 

nв = 
180)OH 6126

36

M

)OHC(m 6126 = = 0,2 моль
C(

χв = 
)n(n

n

лярв

в

−+
= 

2,30

2,0
= 0,006623 

∆Р = Р0 ⋅ χв = 0,0066232 ⋅ 8,2 = 0,054 кПа    Ответ: 0,054 кПа или 54 Па. 

ГЛАВА IV.  
Учение о растворах.  

Теории растворов слабых и  сильных электролитов.  
Протонная теория кислот и оснований.  

Ионное произведение воды и водородный показатель 

ое значение для его жизнедеятельности, так
ак ионы Н  оказывают каталитическое действие на многие биохимические превра-
щения, биологическая активность ферментов и гормонов проявляется только в строго
опреде

тической диссоциации 
(ТЭД)

1. Эл на ионы. 
2. В астворе электролитов сольватированные (гидратированные) ионы движутся

хаотически. При пропускании через раствор электрического тока катионы двига-
ются к като

Биомедицинская значимость темы 

Постоянство концентрации ионов водорода − одна из существенных
констант внутренней среды организма. Так, физиологические колебания рН крови и
внеклеточной жидкости составляют 7,36–7,44. Сохранение постоянства рН внутрен-
ней среды организма имеет первостепенн

+к

ленном интервале рН. 

ТЕОРИЯ РАСТВОРОВ СЛАБЫХ ЭЛЕКТРОЛИТОВ 

В 1887 г. С. Аррениус создал теорию электроли
. 

Основные положения 

ектролиты при растворении или расплавлении распадаются
р

ду ( – ), а анионы – к аноду ( + ). 



3. Диссоциация (ионизация) – процесс обратимый. 

2

стантой диссоциации (К

.р.

Слабые электролиты в растворах диссоциируют не полностью. Напри-
мер, 

СН3СООН ⎯⎯←
2V

⎯⎯→ CН
1V

3СОО– + Н+. 

Согласно закону действующих масс скорость прямой реакции 
V1=k1[CH3COOH], а скорость обратной реакции V2=k [CH3COO ]⋅[H ]. В растворе ус-
танавлива

– +

ется равновесие между процессами диссоциации и ассоциации: V1 = V2, по-
этому константа равновесия, отвечающая диссоциации слабого электролита, называ-
ется кон д): 

=Кх  
]COCH[ 3 O

3

H

] +

Здесь в числителе дроби стоят концентрации  – продуктов диссоциации, а 
в знаменате сс нны екул. 

Согл ные хар и с тролита − степень его 
диссоциации α и константа диссоци онизаци д

Ко

д  
электролит. 

М е . ачить концентрацию 
электролита, два и С, а о диссоциации в дан-
ном растворе через α, то концентрация каждого из ионов будет С⋅α, а концентрация
недиссоц при-

нимает вид: Кд = 

]H[COOCH[ − ⋅
=Кд. 

ионов
ле – концентрация неди оциирова х мол
асно ТЭД основ актеристик лабого элек

ации (и и) К . 
Степень диссоциации зависит от природы электролита и растворителя, темпе-

ратуры, присутствия в растворе других ионов и от концентрации. 
нстанта диссоциации зависит только от природы растворителя, электролита

и температуры, но не зависит от концентрации. Поэтому, для характеристики слабого
электролита удобнее пользоваться константой диссоциации. Чем больше К , тем
лучше данный на иэлектролит распадается

α ству
оны, тем сильнее

язьежду Кд и  суще
распадающегося на

т взаимосв
ез 

Если обозн
гона, чер  степень е

иированных молекул С(1–α). Тогда уравнение константы диссоциации 

α
α
−1

C 2

. Это ур выражение закона разведе-

ния Оств
электролита очень мала (α <<1), 

уравнени рощается: 
2

авнение − математическое

альда.  
Для растворов, в которых диссоциация

е закона Оствальда уп
Кд ≈ Сα  или α ≈ С/Кд

α ≈ VКд ⋅ , 

где С – концентрация бинарного электролита (м льо /л), V=
C

 – это разведение

Закон разведения Оствальда фор

1

(л/моль). мулируется следующим образом: «При
разведении (разбавлении) раствора слабого электролита степень его диссоциа-
ции увеличивается». 

На практике для характеристики слабого электролита часто используют
показатель константы диссоциации рК. 

рК = – lgКд. 
Чем больше рК, тем слабее электролит. 



Теория растворов сильных электролитов 

Разработана в 1923 г. П. Дебаем и С. Хюккелем. 

поло
т.е. 

степен и 100%. В растворах электролитов ионы взаимодейст-
вуют с полярными и растворителя и оболочки 
(гидратные оболочки, если растворитель – вода). Гидратные оболочки увеличивают
размер

атмосфера» из гидратированных ионов противоположного 
знака, 

ствует действитель-
ной с

тов вводится величина, называемая активностью (активной концентрацией). 
Под а

рой он проявляет себя в химических реакциях, коллигативных 
свойст

−

Основные жения 

1. ые э
ь диссоциации α = 1 ил

Сильн лектролиты в водных растворах полностью диссоциируют, 

молекулам образуются сольватные

ионов и поэтому уменьшается способность иона переносить электрический
ток, участвовать в химических реакциях. 

2. Ионы взаимодействуют с друг другом и вокруг каждого гидратированного
иона возникает «ионная

что тормозит действие каждого иона (рис. 1). 
Возникновение гидратных оболочек и ионных атмосфер позволяет говорить 

лишь о кажущейся степени диссоциации, так как она не соответ
тепени распада электролита на ионы. В связи с этим для растворов сильных 

электроли
ктивностью электролита понимают условную эффективную концентрацию, в 

соответствии с кото
вах растворов, при переносе электрических зарядов. Активность связана с ис-

тинной концентрацией растворенного вещества соотношением a = fа ⋅ С, где С − ана-
литическая концентрация, моль/л; а − активность электролита, моль/л; fа  коэффици-
ент активности (величина безразмерная). 

fа = αкажущаяся. 
Коэффициент активности fа характеризует отклонение некоторых свойств реального
раствора сильного электролита с концентрацией С от свойств раствора при бесконеч-
ном разведении или идеального раствора, т.е. при отсутствии межионных взаимодей-
ствий. Например, если fа = 1, то движение ионов в растворе свободное, а взаимодей-
ствие ионов отсутствует и в этом случае а = С, если fа < 1, то возникают электроста-
тические взаимодействия между ионами. 



Na+

Cl–Cl–

Cl–
Cl–

Рис. 1 очек
и 

. Схема образования гидратных обол
ионных атмосфер в водном растворе NaCl

Коэффициент акти от  заряда иона, природы 
растворителя, темпер

Дру характеристика межионных электростатических взаи-
модействий является 2 + ...Сi zi

2), где: С − 
концентрация данног

Между ионной силой раствора I и коэффициентом активности fа существует
взаимосвязь: lg

вности fа зависит  величины
атуры и концентрации ионов. 

гая количественная
ионная сила раствора I: I = 1/2 (С1z1

2 +С2 z2

о иона в моль/кг, z − заряд каждого иона. 

fа = – 0,5 z2 I , где z – заряд иона. Чем больше ионная сила раствора
 величина заряда ионов, тем меньше коэффициент активности. 

Протонн ований 

т была разработана в 1923 г. И. Бренсте-
дом и 

Основные положения 
1. Кислоты − это не  способные отдавать про-

тон (д

2. В зависимости от основанием или ки-

      кислота     основание сопряженное сопряженная  

сопряженная сопряженное
ие 

Кислота превращается в основание, которое называют сопряженным этой ки-
слоте, основание превращается в сопряженную ему кислоту. 

и
Ионная сила плазмы крови человека близка к 0,15 моль/кг. 

ая (протолитическая) теория кислот и осн

Протонная еория кислот и оснований
Т. Лоури. 

йтральные молекулы или ионы, 
оноры протонов). 
Основания − это нейтральные молекулы или ионы, способные присоединять

протон (акцепторы протонов). 
партнера вещество может быть или 

слотой. 

СН3СООН + Н2О     ⇄ СН3СОО —  + Н3О+

основание кислота 

NH3      +  Н2О          ⇄ 
+
4NH             + OH–

основание   кислота   
кислота основан



3. Протолитическая реакция — это перенос протона от кислоты к основанию. 
В любой протолитической реакции имеем две пары: кислота и сопряженное ей осно-
вание, основание и сопряженная ему кислота. 

НСl      +     NH         ⇄ NH3 4
+             + СI-

кислота 1      осно нно  

ассификация кислот 

1. 4 ClO4 и другие. 
2. HN+. 

кислота
вание 2 сопряженная сопряже

2 
е

основание 1 

4. Протон в водных растворах существует в виде иона гидроксония Н3О+. 

Кл
Нейтральные кислоты: Н2О, HCl, H2

+ +
SO , H

Катионные кислоты: H3O , NH 4 , (CH3)3

3. Анионные кислоты: HSO- ,  H  ,  HPO -
4 2 4

2PO4
− . 

Классификация оснований 

. Нейтральные основания: H2O, NH3, C2H5OH и другие. 

. Анионные основания: Cl— , CH3COO— , OH—. 

. Катионные основания: продукты неполного протонирования оснований, на-
пример, ион гидразиниу

Классификация растворителей 

Согласно теории, все растворители делятся на апротонные и протолитиче-
ские. Апротонные не содержат протонов и не могут служить донoрами протонов.  
апротонным растворителям относятся CCl4 CS2. 

Протоли
ним относятся H2SO4, HNO3 и др. 
 (жидкий аммиак, амины и др.). 

3. . 

силы кислот и оснований 

ний силу кислот (НА) и оснований 
(В) 

2О ⇄ А + Н3О ;   В + Н2О ⇄ НВ+ + ОН–. 
 силе кислот и оснований судят по значениям констант диссоциации  

1
2
3

м H2N– NH 3
+ . 

К
, 

тические растворители делятся на три группы: 
1. Протогенные: способны отдавать протоны. К
2. отоныПротофильные: способны принимать пр

Ам офипр тонные: способны принимать и отдавать протоны (H2O, C2H5OH и др.)

Количественная оценка
Для водных растворов кислот и основа

устанавливают относительно воды. 
– +НА + Н

О
Кд(кислоты) и Кд(основания). 

К  = д(кислоты)
]HA[

;  
]OH][A[ 3

+−

К  =д(основания)  
]B[

. 
]OH][BH[ −+

кислот и оснований в выражении констант дис-
соц  не м к цент щие активности. 

тем си
величины Кд(кислоты), Кд(основания), а их лога-

рифмы ным знаком, которые обозначаются рК(кислоты), рК(основания) соот-
ветственно: рК(ки

Чем больш , тем сильнее 
кисло

Для водных растворов сильных
иации входят олярные он рации, а соответствую

Чем больше значение Кд(кислоты), тем сильнее кислота. Чем больше Кд(основания), 
льнее основание. 

актике приводят не Обычно, на пр
, взятые с обрат

слоты) = –lgKд(кислоты), pK(основания) = – lg Kд(основания). 
е рК(кислоты) (кислоты)

та. 
, тем слабее кислота, чем меньше рК



Чем больше рК(основания), тем слабее основание; чем меньше рК(основания), тем
сильнее о

дать, что одно и то 
же вещес

Мн

ону и от прочности связи водорода в их молекулах. 
Для пр ротолитиче-

ских раствори
1. В протоген е ( в безводной се слоте) СН3СООН при-

соединяет протон ра теля, т.е. реагирует как осно
ОН + H2SO4 ⇄ CH3COO  

2           кислота 1 е 2 

2. В амфипро теле (в воде) СН  частично ионизирует, 
т.е. реагирует как сл

Таким образом, иониза т собой протолитиче-
скую р

в среде 
жидко

ля, 
тем си

акций 

Протолитические р протона. 
1. Реакция ионизации 

HCl     +     H2O   ⇄   H
кислота 1   ние 2       осн  1 

ации
CO      + Н–      +

снование. 
В настоящее время со всей определенностью можно утверж

тво в зависимости от растворителя, в котором оно растворено, может быть
отнесено к классу сильных или слабых электролитов. 

огосторонние исследования показали, что некоторые вещества, которые ве-
дут себя как кислоты в среде одного растворителя, в другом проявляют себя как ос-
нования. 

Сила кислоты или основания зависит от сродства молекул растворенного веще-
ства и растворителя к прот

имера рассмотрим ионизацию уксусной кислоты в разных п
телях. 

ном растворител рной ки
створи вание: 
СН3СО +

2  + HSOH −
4

основание 1    кислота         основани
тонном раствори 3СООН
абая кислота: 
СН3СООН  +  H2О   ⇄   CH3COO–  +  Н3О+ 

кислота 1    основание 2          основание 1     кислота 2 

3. Растворение СН СООН в протофильном растворителе (в жидком аммиаке) 
приводит к полной ионизации уксусной кислоты, т.е. СН СООН будет проявлять
свойст

3

3

ва сильной кислоты: 
СН3СООН   +   NH3   ⇄   CH3COO–   +   +

4NH  
кислота 1      основание 2          основание 1         кислота 2 

ция кислоты или основания представляе
еакцию с растворителем. 
Поэтому, кислотная сила растворенного вещества значительно увеличивается в

протофильном (сильноосновном) растворителе. Чем сильнее основные свойства рас-
творителя, тем сильнее его влияние на слабые кислоты. Все кислоты становятся оди-
наково сильными в основных (протофильных) растворителях. Например, 

го аммиака слабая уксусная кислота становится столь же сильной, как азотная
кислота в водном растворе. 

Равным образом в протогенных (кислых) растворителях наблюдается сильное
влияние растворителя на основания. Чем сильнее кислотные свойства растворите

льнее его влияние на слабые основания. Все основания становятся одинаково
сильными в кислых (протогенных) растворителях. Даже уксусная кислота, характери-
зующаяся кислыми свойствами в водном растворе, проявляет основные свойства в
среде безводной серной кислоты. 

Типы протолитических ре
еакции сопровождаются переносом 

3O
+    +    Cl– 

  основа      кислота 2 ование
2. Реакция нейтрализ

−
3H      О ⇄   2

3CO    Н2О −



кислота 1         2 ие 1      

дролиза 
– – 

основание      основан  кислота 2
3. Реакция ги

СН3СОО      +   Н2О ⇄ СН3СООН   +   ОН
основание1            кислота2         кислота 1         основание2 

 
Ионное произведение воды и водородный показатель 

Вода — очень слабый электролит и диссоциирует незначительно. Диссоциация
Н О – это протолитическая реакция: 

Н О    +    Н О   ⇄   Н О
2

2 2 3
+   +   ОН– 

основание 1   кислота 2        кислота 1      основание 2 

или упрощенно:  Н2О ⇄ Н+ + ОН–. 
Константа диссоциации воды при 298 К, определенная методом электрической

проводимости, равна: 

Кд(Н2О) = 
[ ][ ]

[ ]

H OH

H O2

+ −

 = 1,8 ⋅ 10 −16моль/л. 

Вода присутствует в большом избытке, ее концентрация [Н2О] может считаться
постоянной и составляет 55,6 моль/л (1000 г: 18 г/моль = 55,6 моль). Объединяем две
постоянные величины К (Н О) и [H2O] в одну, получаем: 

=[H+][OH–] = 1,8 ⋅ 10−16 ⋅ 55,6 = 10− 14. 

еличину называют и ы. Эта величина постоянная 

вае

. −7 +]<[OH− ], т.е. [H+] <10− 7, то 

одородных ионов [H+] для характе-
истики среды не очень удобно. Поэтому для этой цели используют отрицательный 
десятичный логарифм акти дных ионов, называемый 
вод

ль рОН = – lg a(OH ) или рОН = – lg[OH ] 
+ −9

 < 7, то это 

д 2

OH 2
K

В  O2HK  онным произведением вод
при данной температуре. С ростом температуры ионное произведение воды увеличи-

тся. 
Если [H+] = [OH− ] = 10–7 моль/л, то это нейтральная среда. Если [H+] >[OH−], 

 [H+] >10т.е , то раствор имеет кислую среду. Если [H
раствор имеет щелочную среду. 

ный показатель Водород
На практике использование концентрации в

р
вности (концентрации) водоро

ородным показателем рН среды: 
рН = – lg a(H+) или рН = –lg[H+]. 

Аналогично гидроксильный показате − −

+ − 2Например, если [H ] = 10  моль/л (кислая среда), то рН = 2, а когда [H ] =10  
моль/л (щелочная среда), то рН = 9. В нейтральной среде [H+] = 10−7 моль/л и рН = 7. 
Из этих примеров следует, что:  

− если рН = 7, то это нейтральная среда; 
− если рН кислая среда; 
− если рН > 7, то это щелочная среда.  
Логарифмируя выражение [H+][OH-] = 10–14 и проведя математические преоб-

разования, получаем: рН + рОН = 14. 



Шкала [Н+] и рН 

[Н+]

рН 1 2 3 4 5 6 7

10–1 10–2 10–3 10–4 10–5 10–6 10–7

8 9 10 11 12 13

10–8 10–9 10–10 10–11 10–12 10–13

14

10–14

усиление кислотности усиление щелочности

Расчет рН растворов сильных и слабых электролитов 

1. Для растворов сильных кислот и оснований: 
а) H2SO4 →2H+ + −2

4SO , [H+] = CH (к-ты)fa,  
где СН – молярная конц тен рация эквивалента, fa – коэффициент активности. 
Для разбавленны
р ] = – lg C

б) Ва(О  → Ва2+  2ОН , [ОН ] = CH (осн a

рОН = – lg[ОН– = – lg CH (осн.) fa

2. ований: 

3 3
+] = CH (к-ты)⋅α,  

где CH (к-ты)⋅α – количес х молекул слабой кислоты. 
рН = – lg[H+] = – lgCH (к-

ул слабого основания. 

логических процессах 

ерж ислоты: HCl, H2CO3, пи-
ров и 

биологических жидкостях: 
сильных и слабых кислот. 

Ее ия. 
ти (концентрации) свободных ионов 

вод чение рН раствора. 
непродиссоциирован-

значение актив-
ной

х растворов fa ≈1. 
Н = – lg[H+

H (к-ты) fa.  
– –Н)2  + .) f

] 
рН = 14 – рОН 

Для растворов слабых кислот и осн
а) СН СООН ⇄СН СОО– + Н+,  [H

тво продиссоциированны
ты)⋅α. 

б) NH4OH ⇄ +
4NH  + OH–,   [OH–] = CH (осн.)⋅α,  

где C  (осн.)⋅α – колH ичество продиссоциированных молек
– ⋅αрОН = – lg[ОН ] = – lg CH (осн.) , 

рН = 14 – рОН. 

Роль ионов водорода в био
Биологические жидкост с  сильные и слабые ки од ат

иноградную, молочную кислоты другие. 
Различают три вида кислотности в
1. Общая кислотность – это общая концентрация

обычно определяют методом кислотно-основного титрован
2. Активная кислотность равна активнос

орода в растворе. Мерой активной кислотности служит зна
3. Потенциальная кислотность равна концентрации

ных молекул слабых кислот и рассчитывается по разности значений общей и актив-
ной кислотностей. 

Любая биологическая жидкость в норме имеет определенное
 кислотности, т.е. рН. 

Интервал значений рН важнейших биологических жидкостей 
Таблица 1. 

Желудочный сок 0,9–2,0 
Моча 5,0–8,0 
Слюна 5,6–7,9 
Плазма крови 7,36–7,44 
Слезная жидкость 7,6–7,8 
Сок поджелудочной железы 8,6–9,0 



Целый ряд патологических процессов, протекающих в организме, может при-
вод
рН би х жидкостей (желудочный сок, моча и др.) используются при диаг-
нос ерапии. 

е концентрации ионов Н+ в биожидкостях 
час едование актив-

пределение рН основано на изменении цвета кислотно-
осн которых зависит от рН среды. Индикаторы могут 
быт окраску только в щелочной среде, а в кислой– бес-
е

титрования и интервалом 
(зо

ие рН в пределах интервала перехода 
окраски изменение цвета индикатора.  

 называется интервал значений рН 
(∆р , в п роисходит различимое глазом изменение окраски инди-

дел
окр

тервал перехода окраски 

ить к изменению рН некоторых биологических жидкостей. Поэтому определение
ологически

тике и контроле за эффективностью т
Определение реакции среды и знани

то является необходимым в биохимических исследованиях (иссл
ности ферментов). 

Определение водородного показателя 

Колориметрическое о
овных индикаторов, окраска
ь одноцветными, имеющими

цв тные (фенолфталеин, нитрофенолы), и двухцветными, имеющими различную ок-
раску в кислой и щелочной средах (метилоранж, феноловый красный и др.). 

Каждый индикатор характеризуется показателем
ной) перехода окраски. 

Показатель титрования рТ – это значен
резкое, при котором наблюдается наиболее

Интервалом перехода окраски индикатора
Н) ределах которого п

катора. Граница интервала перехода приблизительно равна рТиндикатора ± 1. При опре-
ении рН раствора можно использовать только тот индикатор, в интервал перехода
аски которого входит рН исследуемого раствора. 

Кислотно-основные индикаторы 

Таблица 2. 
ИнИнди тор рТка ок  ∆рН окраска II инд. раска I

Метиловый оранжевый 3,7 красная 3,1–4,4 желтая
Метиловый красный 5,7 красная 4,2–6,3 желтая
Лакмус 7,0 асная кр 5,0–8,0 синяя 
Фенолфталеин 9,2 бесцветная  8,2–10,0 малиновая 

Обычно вначале опре  приблизительное
ьного и и а. Универсальный индикатор – э

деляют значение рН с помощью универ-
сал нд катор то смесь нескольких индикаторов 

тыв ичем эта смесь индикаторов имеет определенную 
окр  ил знач н льная индикаторная бумага – это 

пре м подбирают индикатор для 
бол опре

о на из-
мер лы (ЭДС) гальванической цепи, составленной из инди-
кат определения), потенциал которого зависит от рН 
сре дный, хингидронный) и электрода сравнения (хлорсереб-
рян го постоянный потенциал. Измерительная шкала ио-
номер рН-метра) градуирована как в милливольтах, так и в ед. рН. Точность опре-

с различными, но примыкающими друг к другу интервалами перехода окраски, охва-
ающими шкалу рН от 1 до 14, пр
аску при тех и иных ениях рН. У иверса

фильтровальная бумага, пропитанная универсальным индикатором. К ней прилагает-
ся цветная шкала со значениями рН для каждой окраски. Точность определения не 

5 ед. вышает 0, рН. По приблизительно у значению рН
ее точного деления. 

Потенциометрическое (ионометрическое) определение рН основан
ении электродвижущей си
орного полуэлемента (электрода 
ды (стеклянный, водоро
ого, каломельного), имеюще
а (



деления до 0,01 ед. рН. Можно испо для определения рН мутных и окра-
шенных жидкостей. 

2. ов сильных электролитов. Основные характеристики сильного

4. ние воды. Водородный показатель рН. 
5. Расчет рН растворов сильных и слабых кислот и 

7. 

Экспериментальные раб

Цель работы: н колориметри-
ческим и потенциометрическим методами. 

Приборы и реактивы: иссле  2; два стаканчика ёмкостью 
50 мл; стеклянная палочка; универсальна индикаторная бумага; иономер универ-

льтро-
вальная б

р
икатора.  

ую стеклянную
ске индикатора. С
рической шкалой пишите 

ег  значение в таблицу результатов о  1 стек-
т ьтр вальной е опре-

льтат ицу.  
Задание 2. Определение рН растворов № 1 и №

Перед началом работы ознакомьтесь с инструкцией к прибору. Исследуемый 

укции по эксплуатации иономе-
ра». Перед лением рН второго раствора электр  осторожно промыть 

кап брать фильтровальной бумагой. 
е результаты занес айте активную кислотность рас-

 формуле: [H+] = 10–pH. 

льзовать 

Основные вопросы темы 

1. Теория растворов слабых электролитов. Основные характеристики слабого электролита
α, КД, рК. 
Теория раствор электроли-
та а, fa, I. 

3. Протолитическая (протонная) теория кислот и оснований. 
Ионное произведе

оснований. 
6. Определение водородного показателя. 

Роль ионов водорода в биологических процессах.  

оты 
Работа № 1. Определение активной кислотности биологических жидкостей. 

аучиться определять активную кислотность жидкостей

дуемые растворы № 1 и №
я 

сальный ЭВ-74 или иономер лабораторный И-176; дистиллированная вода; фи
умага. 

Ход выполнения работы 
Н растворов № 1 и № 2 с помощью универсального ин-

палочку опустите в исследуемый раствор и прикоснитесь
равните окраску влажного участка индикаторной бумаги с
 рН. Опр ора а

Задание 1. Определение
д

Чист
ею к поло
колоримет еделите рН исследуемого раств  и з

пыта. После определения рН раствора №о
лянную палочку вымойте, про рите куском фил о  бумаги и сделайт

ы определения в таблделение рН раствора № 2. Занесите полученные резу
 2 с помощью иономера.  

раствор налейте в чистый стаканчик, опустите электроды в раствор на 1,5 см. Даль-
нейший порядок выполнения работы описан в «Инстр

опреде оды следует
дистиллированной водой и ли воды с электродов у

те в таблицу и рассчитПолученны и
творов по

№ раствора рН по универсальному рН по иономеру [ Hиндикатору 
+ ],моль/л 

1  
2  

1) Сделайте вывод о характере среды в исследуемых растворах. 
Сравните [ H+] в обоих растворах. 

2) Сравните точность обоих методов. 



Тестовый cамоконтроль 

1. Как изменится константа диссоциации уксусной кислоты при разбавлении
раств  раза: 

ится в 4 раза? 

слот при них 
ая: 

в) щавелевоуксусная, рК = 2,6; г) молочная, рК = 3,9? 

3. Выбер прав
я в растворе 

в) уменьшится
натрия. 

4. Как изменится степень диссоци
раствора в 4 раза: 

: 
о ая сила – мера межионных электростатических взаимодействий в раство-
рах олитов; 

увеличении ион ости ио-
створе увеличится; 

aCl ионная сила меньше, чем в 0,1 М растворе MgSO4; 
кг. 

6. Выберите правильные 

в) тем меньше, чем больше заряд иона; 
чем больше ия электролита в растворе. 

Коэффициент активности ионов в растворе НСl уменьшится при: 

; 
г) повышении темпер

8. С точки зрения протолитической те рии кислот и оснований определите, в
какой реакции вода выступает в роли основания: 
а) NH3 + HОН ⇄ + OH–; 

б) СН3СООН + НОН ⇄ СН3СОО– + H3O ; 

в) RNH2 + НОН ⇄ [RNH3]
+ + OН–; 

ора в 4
а) увеличится в 2 раза;  б) уменьшится в 2 раза; 

г) уменьшв) не изменится; 

2. По значениям рК ки  25°С определите, в 0,1 М растворе какой из
концентрация Н+-ионов наименьш
а) муравьиная, рК = 3,75;  б) уксусная, рК =4,75; 

ите ильные утверждения: 
степень диссоциации слабого основани
а) зависит о  слабого основаният природы и растворителя; 
б) уменьшится при увеличении температуры; 

при увеличении концентрации основания; 
г) увеличится при добавлении в раствор гидроксида

ации пропионовой кислоты при разбавлении 

а) увеличится в 2 раза;  б) не изменится; 
в) уменьшится в 2 раза;  г) увеличится в 4 раза? 

5. Какие из утверждений, характеризующих ионную силу раствора, верны
а) и нн

электр
б) при ной силы раствора величина коэффициента активн

нов в ра
в) в 0,1 М растворе N
г) ионная сила физиологического раствора равна 0,15 моль/

утверждения: 
коэффициент активности ионов в растворе 
а) показывает меру отклонения свойств реального раствора от свойств идеального 

раствора; 
б) зависит от ионной силы раствора; 

г) тем больше,  концентрац
7. 

а) добавлении NаСl; 
б) разбавлении раствора; 
в) понижении температуры

атуры. 

о

+
4NH

+



г + НОН ⇄ HPO + ОН–. 

9. В 10 л раст ого раствора 
(здесь и в последую ициенты активности 
ионов в растворе ра ой 298 К):  
а) 

2 4

ая

14. В 

идкости можно определить: 
а) ь; 
б) ; 
в) 
г) нцентрац Н+-ионов. 

Задачи 

фактор эквивалентности H2SO4 равен ½)*.  
Ответ: рН = 3, рОН = 11. 

2. Вычис

Ответ: рН = 3,87. 
3. Как и

ови) = 7,36, рН (спинномозговой жидкости) = 7,53). 

) −3
4PO  −2

4

вора содержится 3,7 г Са(ОН) . Чему равен рН эт2

щих расчетных тестах считать коэфф
вными единице, а температуру равн

1;  б) 2;  в) 12;  г) 13? 

10. 100 мл 0,01 М раствора NaOH разбавили водой до 10 литров. Чему равен рН
полученного раствора: 
а) 10;  б) 13;  в) 1;  г) 4? 

11. На титрование 5 мл раствора H SO  израсходовали 4,10 мл 0,1020 М раствора
NaOH. Чему равен рН раствора кислоты:  
а) 1,38;  б) 2,0;  в) 2,08; г) 1,08? 

12. Активная кислотность желудочного сока равна 0,04 моль/л. Чему равен рН
этой жидкости: 
а) 1,4;  б) 1,8;  в) 2,6;  г) 4,0? 

13. рОН сока поджелудочной железы равен 5,4. Чему равна активн  кислот-
ность (моль/л) этой жидкости: 
а) 2,51⋅10–9; б) 108,6; в) 4,0⋅10–6; г) 5,4? 

каких пределах изменяется рН сока поджелудочной железы в организме
здорового человека: 
а) 5,0–8,0; б) 0,9–2,0; в) 8,6–9,0; г) 7,36–7,44? 

15. По значению рН биологической ж
активную кислотност
потенциальную кислотность
общую кислотность; 
ко ию 
 

1. Вычислить рН и рОН раствора серной кислоты, если в 1 л раствора содержится
0,049 г H2SO4 (

лить рН 0,001 М раствора уксусной кислоты, если степень диссоциации ее
равна 0,134. 

зменится рН среды при добавлении 30 мл 0,2 М раствора гидроксида натрия
к 300 мл воды? 

Ответ: увеличится на 5,26 единиц рН. 
4. Во сколько раз концентрация ионов водорода в крови больше, чем в спинномозго-

вой жидкости? (рН (кр
Ответ: приблизительно в 1,5 раза. 

 
* Примечание: при решении задач считать коэффициенты активности ионов в рас-

творе равными единице, а температуру равной 298 К. 



Эталоны решения задач 

Задач ературе 298 К.  а 1. Вычислить [H+] и рН раствора 0,003 М HCl при темп
Дано: 

СМ (HCl) = 0,003 моль/л 

рН − ?

сильный электролит, который в водном
растворе практически полностью диссоциирует на ионы. 
Т , то коэффициент активно-

Решение: 
Соляная кислота –

[H+] − ? 
сти (f
ак как концентрация HCl мала

a) приблизительно равен 1, а активность (а) равна
концентрации. Тогда, активность ионов водорода 

+ + +( а(Н ) или [H ] ) равна: [H ] = Cн (HCl) 
 

1. Определяем [H+] : [H+] = CM (HCl) = 0,003;   М (HCl) = Cн (HCl) 
2. Определяем рН: рН = - l

,003 моль/л; рН = 2,52. 
 

4

ции гидроксида аммония вна 0,042.  

С
g[H+] = - lg0,003 = 2,52.  

Ответ: [H+] = 0

Задача 2. Вычислить рН 0,01 М раствора NH OH при температуре 298 К, если сте-
пень диссоциа ра

Дано: 
СМ (NH4OH) = 0,01 моль/л 
α = 0,042 

Решение: 
NH4OH ⇄ NH4

+ + OH–

pH − ?  

1. В разбавленном растворе слабого электролита активность гидроксид-ионов равна: 
[OH–] = Сн ⋅ α = 0,01⋅ 0,042 = 4,2⋅ 10–4 моль/л;  Сн (NH4OH) = СМ (NH4OH). 

2. pOH = – lg [OH–] = – lg 4,2⋅ 10–4 = 3,38. 
3. pH = 14 – pOH = 14 – 3,38 = 10,62. 

Ответ: рН = 10,62. 
 

Задача 3. Вычислить степень диссоциации молочной кислоты, [H+] и рН 0,1 М рас-
твора молочной кислоты при температуре 298 К, есл константа диссоциации молоч-
ной кислоты (К ) равна 1,38⋅10–4. 

и 
д

Дано: 
С (кислоты) = 0,1 моль/л М 

Kд (кислоты) = 1,38⋅10-4.
α − ?    [H ] − ?    рН − ? 

социирует по схеме: 
CH

+

л а − слабая одноосновная кислота и дис-

H3CH(OH)COO– + H+

Решение: 
Молочная кис от

3CH(OH)COOH ⇄ C

1. Оп
Для ра а формула:  

 = 

ределяем степень диссоциации: 
збавленных растворов слабых бинарных электролитов применим

Kд  (Упрощенное выражение закона разбавления Оствальда). α
С

Тогда, α = 
1,0

1038,1 4−⋅
 = 41013,8 −⋅ = 3,7⋅10–2 = 0,037. 

2. Оп

3. 

Ответ: α = 0,037, [H+] = 0,0037 моль/л, рН = 2,43. 

ределяем [H+] : [H+] = Сн ⋅ α = 0,1 ⋅ 0,031 = 0,0037 моль/л; 
СМ (CH3CH(OH)COOH) = Сн (CH3CH(OH)COOH). 

3. Определяем рН: рН = – lg [H+] = –lg 0,0037 = 2, 4



ко  
нта диссоциации туре 298 К равна  

1,75⋅10–5. 

Задача 4. Вычислите степень диссоциации и концентрацию уксусной кислоты, а так-
же концентрацию ионов водорода в растворе уксусной кислоты, рН торого равен
3,87. Конста уксусной кислоты при темпера

Дано: 
рН = 3,87
К  = 1,75 ⋅ 10д

-5

[H+] − ?    С  − ?    α − ? 

Решение: 
1. Определяем [H

М

+]: [H+] =10–pH = 10–3,87 = 0,000135 
 

2. Определяем С : Уксусная кислота диссоциирует по схеме: 
CH COOH ⇄ CH COO

М

3 3
- + H+. 

Константа диссоциации выражается отношением: К = д 
COOH][CH3

 [H

]COO[CH][H 3
−+ ⋅

. 

+] = [CH3COO-], а [CH3COOH] в разбавленном растворе слабого бинарного элек-

тролита можно принять равной С .  ТогдМ а: Кд = 
MC

. 
2+ ][H

Отсюда: СМ = 
ДK

2][H+

 = 
5

)1035,
−  = 0,00104. 

24−⋅
1075,1 ⋅

3. Определяем α: Для разбавленных растворов слабых бинарных электролитов при-

1(

менима формула: α = 
K

С
д  = 

00104,0

Ответ: [H

1075,1 5−⋅
 = 0,13. 

+] = 0,000135 моль/л; СМ = 0,00104 моль/л; α = 0,13. 

 V.  
Учение о творы 

р

. Различают физиологиче-
ские и физико-химически ии кислотного-основного равновесия в 
организме. 

В основе физиологических механизм в регуляции этого равновесия лежат про-
цессы метаболизма, дыхания и мочевыделения  изучаются в курсах биохи-
ии, нормальной и патологическ физико-химических меха-

низмо

. 

ГЛАВА
 растворах. Буферные рас

Биомедицинская значимость темы 

В процессе жизнедеятельности в организм поступают извне, а также образуют-
ся в езультате метаболизма продукты, имеющие как кислый, так и основной харак-
тер, однако в норме они не изменяют рН внутренней среды благодаря защитным ме-
ханизмам, регулирующим кислотно-основное равновесие

е механизмы регуляц

о
, которые

ой физиологии. В основем
в лежит поддержание постоянства рН внутренней среды буферными системами

организма, которые представлены буферными системами крови, клеток и внеклеточ-
ных пространств тканей



Буферные растворы − это растворы, величина рН которых мало изменяется
при добавлении к ним небольших количеств сильных кислот или щелочей, а также
при разбавлении. 

С точки зрения протонной теории простейший буферный раствор состоит из
слабой кислоты и сопряженного ей основания или слабого основания и его сопря-
женной кислоты. это растворов характеризуется нали-
чием кислотно-ос  я

3 СН3СООNa), гидрокарбонатная буферная 
система (H2CO3 +NaHCO3). 

2. Основные. Состоят из слабого основания и его соли. Например, аммиачная
буферна

3. Солевые. Состоят из ки соли или двух кислых солей. На-
пример, карбонатная буферная система (NaHCO +Na CO ), фосфатная буферная сис-
тема (

суммарный заряд молекулы амино-
кислот остояние), то растворы этих со-
единен твие начинает проявляться то-
гда, ко

ия в форму «бе-
лок−ки

) слабое «белок−основание» + соль этого слабого основания: 

В м случае буферное действие
новного равновеси : 

  НА     ⇄     Н+ + А– 

слабая                          сопряженное
кислота                        основание 
  

     В   +  Н+  ⇄    ВН+

слабое                    сопряженная
основание                  кислота 

Образуемые сопряженные кислотно-основные пары НА/А– и В/ВН+ называют буфер-
ными системами. 

Классификация буферных систем 
1. Кислотные. Состоят из слабой кислоты и соли этой кислоты. Например, 

ацетатная буферная система (CH COOH+ 

я система (NH3⋅H2O + NH4Cl). 
слой и средней 

3 2 3

КН2PO4 + К2НPO4). 
4. Аминокислотные и белковые. Если
ы или белка равен нулю (изоэлектрическое с
ий не являются буферными. Их буферное дейс
гда к ним добавляют некоторое количество кислоты или щелочи. Тогда часть 

белка (аминокислоты) переходит из изоэлектрического состоян
слота» или соответственно в форму «белок−основание», образуется смесь двух

форм белка: 
а) слабая «белок−кислота» + соль этой слабой кислоты; 
б

COO – COOН

+
3NH +

3NH

соль белка-кислоты белок-кислота

COO – COO –

+
3NH NH2

соль белка-основания белок-основание,

а) R – CH      + H+            R – CH б) R – CH   + ОH–            R – CH  + Н2О

где R − макромолекулярный

ссмот-
рим процессы, в нем проте г на 

остаток белка. 
 

Расчет   рН   буферных систем 

Для расчета рН в буферном растворе на примере ацетатного буфера ра
кающие, и их влияние дру друга. 



Ацетат натрия практически полностью диссоциирует на ионы, ацетат-ион под-
вергается гидролизу, как ион слабой кислоты: 

CH3COONa → Na+ + CH3COO–

CH3COO– + HOH ⇄ CH3COOH + OH–. 
Уксусная кислота, также вхо незначитель

концентрацию

дящая в буфер, диссоциирует лишь в -
ной степени: 

CH3COOН ⇄ CH3COO– + H+. 
Слабая диссоциация СН3СООН еще более подавляется в присутствии 

СН3СООNa, поэтому недиссоциированной уксусной кислоты прини-
маем практически равной ее начальной концентрации: 

[СН3СООН] = [кислота]. 
С другой стороны, гидролиз соли также подавлен наличием в растворе кисло-

ты. Поэтому можно считать, что концентрация ацетат-ионов в буферной смеси прак-
тически равна исходной концентрации соли без учета концентрации ацетат-ионов, 
образующихся в результате диссоциации кислоты: 

[СН3СОО–] = [соль]. 
Согласно закону действующих масс, равновесие между продуктами диссоциа-

ции уксусной кислоты и недиссоциированными молекулами подчиняется уравнению: 

Кд = 
]COOHCH[

]COOCH][H[

3

3
−+

. 

Подставив общую концентрацию кислоты и соли в уравнение константы дис-

социации, получим:  [Н+] = Кд 
]соль[

]кислота[
, 

отсюда для кислотных буферных систем: р [cоль ]

[кислота ]
Н = рК(кислоты) + lg . Это урав-

нение называют уравнением

После аналог ых буферн
рОН = 

Гендерсона-Гассельбаха. 

ичного вывода для основн ых систем:  

рК  + lg (основания)
[соль ] ,  

[основание ]
       рН =14 – рК(основан gия) – l  [соль ]

[основание ]
, 

где рК(кисло льный десятичный логариф онстанты электро-
литической  слабой кислоты, слабого основания, ь] − концентрация 
соли, [кисл ы, [основание] − концентрация основания. 

Из э кислотной (основно ферной системы 
завис

ия не (осн постоянными при 
данной температуре о я. Д одновременное по-
нижени

ты), рК(основания) − отрицате м к
диссоциации [сол
ота] − концентрация кислот
тих уравнений видно, что рН й) бу

ит от природы слабого электролита (рК(кислоты), рК(основания)) и от соотноше-
ния концентраций соли и кислоты (основания).  

Следует отметить, что буферные системы эффективно поддерживают рН в
диапазоне: рК(кислоты) ± 1 для кислотных систем,        14 – (рК(основания) ± 1) для основ-
ных систем. 

Механизм действия буферных систем 

1. Разбавление. При разбавлении водой происходит уменьшение концентра-
ции обоих компонентов в буферной системе в одинаковой степени, поэтому величина
их соотношен изменится. рК(кислоты) и рК ования) являются

и не зависят т разбавлени ействительно, 
е концентраций кислоты и соли в ацетатной буферной системе от 0,1 М до 

0,001 М при разбавлении водой изменяет рН буферного раствора с 4,63 до 4,73 (это 



ничтожное изменение рН п азбавлении буферного раствора в 100 раз обусловлено
некоторым изменением коэфф
ние в к

ри р
ициента активности соли). Следовательно, разбавле-

2. кислот
сильных кислот или оснований р истем изменяется незначительно. На-
пример, рассмотрим ацетатный буфер:  

а: 

для т

онечном итоге мало изменяет рН буферных систем. 
Добавление  и оснований. При добавлении небольших количеств

Н буферных с

СН3СООН       /       СН3СОО– 

кислотный компонент –     основной компонент – 
слабая кислота                    сопряженное основание 

а) При добавлении к ацетатному буферу небольшого количества HCl, происходит
взаимодействие ионов Н+ с основным компонентом буферного раствор

Н+ + СН3СОО– ⇄ СН3СООН. 
Степень диссоциации СН3СООН мала и концентрация [H+] практически не меняется. 
рН буферного раствора уменьшится, но незначительно. 

Таким образом, если к ацетатному буферу добавить Х моль/л HCl, то уравне-
ние  расче а рН буферной системы принимает вид: 

рН = рК(кислоты) + lg 
Х[кислота]

Х[cоль]-
+

; 

б) При добавлении небольшого количества NaOH, OH -ионы нейтрализуются ки-
слотным компонентом буферного раствора:  

OH + СН3 ООН ⇄ СНС

нного основания (СН3СОО–), которое в меньшей степе-
ни вли фе

авить У моль/л NaOH, то уравне-
ние дл ы

3СОО  + Н–
2О. 

В результате этого, добавленное сильное основание заменяется эквивалентным
количеством слабого сопряже

яет на реакцию cреды. рН бу рного раствора увеличивается, но незначитель-
но.  

Таким образом, если к ацетатному буферу доб
я расчета рН буферной систем  принимает вид: 

рН = рК(кислоты) + lg 
У[кислота]

У[cоль]

−
+

. 

и щелочи приблизительно на постоянном уровне характеризует бу-
ферную емкость. 

или щ
цу

Буферная емкость системы опр к добавляемым кисло-
те (В

Буферная емкость 

Способность буферного раствора сохранять значение рН при добавлении силь-
ной кислоты ил

Буферная емкость (В) − это сильной кислоты
елочи, которое необходимо добавить к 1 л буферного раствора, чтобы сме-

стить его рН на едини . 

число молей эквивалента

еделяется по отношению 
кисл.) или основанию (щелочи) (Восн.) и рассчитывается по формулам: 

Вкисл.= ,
)б.p.(VpHpH

)HA(V)HA(C

0

H

⋅−
⋅

   Восн.= ,
)б.p.(VpHpH

)B(V)B(C

0

H

⋅−
⋅

 

где V( х кислотыHA), V(B) − объемы добавленны  или щелочи, л., Сн(НА), Сн(В) − мо-
лярны т и щелочи, V(б.р.) − объем 
исход буферного раствора до и 
после добавлен елочи, |рН-рНо| − разность рН по модулю. 

е концентрации эквивалента соответственно кисло ы
ного буф л., рНо, рН − значения рН ерного раствора, 

ия кислоты или щ



Буферная емкость по отношению к кислоте (В
э нта с основны

кисл.) определяется концентрацией 
(количеством ми свойствами; буферная емкость 
по отношению яется концентрацией (количеством эквива-
лентов ами в буферном растворе. 

сильных кислот и оснований 
достиг ного раствора равном единице, ко-
гда рН = рК, пр рис. 1). 

квивалентов) компоне
 к основанию (Восн.) определ

ойств) компонента с кислотными св
кМаксимальная буферная ем ость при добавлении

ается при соотношении компонентов буфер
и этом Восн. = В кисл. (

В, ммоль/л

ммоль
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Рис. 1. Изменение буферной ичины отношения 
[кислота]. 

Поэтому, применение любой ой смеси ограничено определенной обла-
стью рН (областью буферировани

рН = рК(кислоты) ± 1 для кислотн те или 
рН= 14 – (рК(основания) ± 1) для ос

в 

рные системы организма 

Главный ист , образующийся 
в результате етаболизма (обмена веществ) ≈ 15000 ммоль/сутки. 

Гидратация углекислого газа приводит к образованию угольной кислоты: 

емкости в зависимости от вел
]/[соль

буферн
я), а именно:  

м, ых сис
новных систем. 

Буферная емкость зависит не только от отношения концентраций компоненто
буферного раствора, но и от общей концентрации буферной смеси. 

Пусть, например, даны два буферных раствора, один из которых содержит по
100, а другой – по 10 миллимолей уксусной кислоты и ацетата натрия. Сравним, как
изменяются их рН при добавлении к 1 л каждого раствора 5 миллимолей соляной ки-
слоты. 

Добавляемая кислота вступит в реакцию с ацетатом натрия, и это отношение в
первом растворе станет равным 0,9, а во втором − 0,33. В итоге у первого раствора 
отношение соль/кислота и, следовательно, величина рН изменились меньше. Отсюда
видно, что первый буферный раствор обладает большей буферной емкостью. 

Таким образом, буферная емкость в основном зависит от соотношения кон-
центраций компонентов и их абсолютных концентраций, а, следовательно, от
разбавления. 

Буфе

очник ионов водорода в организме − углекислый газ
м



СО2 + Н2О ⇄ Н2СО3 ⇄ −
3HCO  + Н+. 

В меньшей степени количество ионов Н+ (30–80 ммоль/сутки) обусловлено по-
ступлением в организм, а также образованием в нем таких кислот, как серной (в ре-
зультате обмена серосодержащих аминокислот), фосфорной (при метаболизме фос-
форсодержащих соединений), органических кислот, образующихся при неполном
окислении липидов и углеводов. 

Организм освобождается от кислот благодаря процессам дыхания и мочевыде-
ления, т.е. в нем существует взаимосвязь между метаболическими процессами и газо-
обменом. В оценке кислотно-основного состояния организма важно не только опре-
деление значения рН, но и характеристика механизмов, обеспечивающих регуляцию
этого параметра. 

Если бы в организме не было немедленных буферных механизмов и респиратор-
ной (дыхательной) компенсации, то тогда даже обычные, ежедневные нагрузки ки-
слотами сопровождались бы значительными колебаниями величины рН. 

Постоянство рН жид х организмах буферными 
системами. Главные из них овая, фосфатная и белко-
вая. Действие всех буферных систем в организме взаимосвязано, что обеспечивает
биологическим жидкостям постоянное значение рН. В организме человека и живот-
ных буферные системы находятся в крови (плазме и эритроцитах), в клетках и меж-
клеточных пространствах других тканей. 

Буферные системы крови представлены буферными системами плазмы крови и
буферными системами эритроцитов. Буферные системы плазмы – гидрокарбонат-
ная, белковая и фосфатная, роль последней незначительна. На их долю приходится 
≈ 44% буферной емкости крови. Буферные системы эритроцитов – гемоглобино-
вая, г

ких сред поддерживается в живы
− гидрокарбонатная, гемоглобин

идрокарбонатная, система органических фосфатов (фосфатная). На их долю
приходится ≈ 56% буферной емкости крови. 

Буферная емкость отдельных буферов крови 
Таблица 1. 

Название буферной системы % относительной
буферной емкости 

Гемоглобин и оксигемогл 35% обин
Органические фосфаты 3% 
Неорганические фосфаты 2% 
Белки плазмы 7% 
Гидрокарбонат плазмы 35% 
Гидрокарбонат эритроцитов 18% 

Наиболее важным буфером организма является гидрокарбонатная буфер-
ная система, обеспечивающая около 55% буферной емкости крови. Более того, эта
система занимает центрально гих важных механизмов го-

моглобиновую буферную систему (которая
крецию ионов водорода в поч-

 низкую концентрацию угольной кислоты в
евозможно. При равновесии с растворенным СО2 в уравнение

ссельбаха принимает сле-

е положение среди всех дру
меостаза ионов водорода, включая ге
обеспечивает 35% буферной емкости крови), а также се
ках. Непосредственно измерить очень
крови практически н
вместо [Н СО ] вводят [СО ]. Уравнение Гендерсона-Га2 3 2

дующий вид: 



рН = 6,1 + lg 
][CO2

1д
]-[HCO3 , где К = –lg Н2СО3) = 6,1. 

В крови практически измеряют парциальное давление углекислого газа СО2. 
Ко -

ту растворимости СО2. Если COP алях (кПа), то константа равна 

р K (

нцентрацию растворенного в плазме СО2 рассчитывают, умножая 
2COP  на констан

2
выражено в килопаск

0,23, если в мм. рт. ст. – 0,03. 
Поэтому, если 

2COP выражено в кПа, уравнение приобретает следующую фор-

му: 

рН = 6,1 + lg 
]23,0[

3

⋅P
. 

]-[HCO

лазме крови в норме составляет ~5,3 кПа (40 

жание посто-
янства этого уровня зависи вобождением СО2 в результате 

ования г дущую
кулирующей
в -

ви. 
Па эти д  ткани поддерживают в норме посто-

янн -ионов 2 ммоль/л. Соотношение 
во дкости [НС ]/[СО ] (обе величины в ммоль/л) оставляет 20:1. 

-Гассельбаха о соответств т величине рН плазмы крови, 
 7,4: 

2CO

Парциальное давление СО2 в п
мм рт. ст.), что соответствует концентрации СО2 ~ 1,2 ммоль/л. Поддер

т от равновесия между выс
реакций обмена веществ и его потерями из организма через альвеолы. 

В клетках почечных канальцев и в эритроцитах часть СО2, задержанная лег-
кими, используется для образ идрокарбонат-ионов. Почки играют ве
роль в поддержании постоянства концентрации гидрокарбонатов в цир
крови. Эритроциты осуществляют тонкую регуляцию гидрокарбонатов  плазме кро

При 
2COP  плазмы крови 5,3 к ве

ую внеклеточную концентрацию гидрокарбонат 4 
внеклеточной жи 2

он
с−

3O

По
равной

уравнению Гендерсона уе

рН = 6,1 + lg
2,1

4,2
= 6,1 + lg20 = 6,1 + 1,3 = 7,4. 

Таким образом, активная реакция плазмы артериальной крови у здоровых лю-
дей соответствует рН = 7,40. 

Снижение соотношения [НС −O ]/[СО ] < 20 является причиной3 2 ацидоза. Аци-
+

-
бонат-анион, его в плазме резерв и. 

Ф сфатн ем кров й жид-
кости гих , о в почках

клетках она представлена 2РО4 и К2НРО4. В  крови и межклеточном
ространстве NaH2PO4 и Na2HPO4. Основную роль в механизме действия этой систе-

о, т.е. к образо-
ванию кисл +

доз может быть обусловлен повышенным образованием ионов водорода Н  или уси-
ленным выделением из организма гидрокарбонатов. 

Повышение соотношения [НС −
3O ] / [СО2]> 20 приводит к алкалозу.  

Так как в плазме крови основную роль в связывании ионов Н+ играет гидрокар
чность кровконцентрация

ая буферная сист
особенн

обусловливает
а содержится как в

. 

ную щело
и, так и в клеточноо

 дру
В 

тканей
КН плазме

п
мы играет ион −

42POH : 
−
42POH    ⇄   Н+ +  −2

4HPO  
кислота                          сопр. основание 

Увеличение концентрации Н+ приводит к сдвигу реакции влев
оты:  −2

4HPO + Н  ⇄  2POH −
4



основание                    сопр. кислот

ые системы − амфолитные, .к. в их состав входят α-
аминокислот держащие  с кислотными свойствами (–СООН и – ) и
сновными свойствами (–СОО– и –NH ). Механизм действия такой буферной системы 

а) H3N
+ – R –

 + H  ⇄H3N  – R – COOН
ислоты 

3

R – COO  + Н2О 
соль белка – ос

2

ряженное
ование 

 + 

ННвО2 + ОН– ⇄  + Н2О 

Н в–

Нв– + +→ННв 
основание 

что

нию постоянного значения рН среды, что объясняется связыванием добавляе-
+ – малодиссоциирующих электролитов. 

 буферная система в организме эффективно функциониру-
 тол

ее взаи-
к обра диссо-

а 

Белковые буферн  т
ы, со группы +

3NH

о 2

можно представить следующим образом: 
кислотная буферная система 

COOH + OH– ⇄H3N
+ – R – COO– + H2O 

белок – кислота; 
б) H3N

+ – R – COO– + +

соль белка – к
(сопряженное основание); 

основная буферная система 

а) H2N – R – COO– + Н+ ⇄H N+ – R – COO–

белок – основание; 
б) H3N

+ – R – COO– + ОН– ⇄H2N – –

нования 
(сопряженная кислота), 

где R – макромолекулярный остаток белка. 
Роль белков плазмы крови в гомеостазе ионов водорода весьма мала. 
Гемоглобиновая буферная система находится только в эритроцитах. Меха-

низм ее действия связан с присоединением и отдачей кислорода. В связи с этим гемо-
глобин (Нв) имеет окисленную ННвО2 и восстановленную ННв формы. 

ННв + О2 ⇄ ННвО ⇄ Н+ + −
2НвО  

кислота                      сопряженное  
основание 

ННв ⇄ Н+  +  Нв–

кислота               соп
осн

Механизм действия основан на реакциях: 
−  + Н+ ⇄ ННвО → ННв2НвО 2 О

основание 
2

−
2НвО

кислота 

ННв + О
кислота

– ⇄ Н  + Н О 2

Н

Из представленных выше схематических реакций видно,  добавление силь-
ной кислоты или сильной щелочи вызывает защитную реакцию буферной системы по
сохране
мых Н  и ОН  и образованием

Гемоглобиновая
ет ько в сочетании с гидрокарбонатной системой. Поскольку аэробные процес-
сы обмена веществ в эритроцитах почти не происходят, они вырабатывают относи-

кровительно мало СО2. В соответствии с концентрационным градиентом из плазмы
, где изирует СО2 диффундирует в эритроциты  фермент карбоангидраза катал

модействие с водой, приводящее зованию угольной кислоты. По мере



циации Н2СО3 освобождающиеся ионы Н+ в глоби-
ном, как буферной системой. В эритроцитах дрокар-

ть в соответствии с 

основном взаимодействуют с гемо
 увеличивается концентрация ги

бонат-ионов, которые диффундируют во внеклеточную жидкос
кон .центрационным градиентом  

–Нв  → ННв
↑

        Н+

                                  24 ммоль/л

        +
       −

3HCO                            −
3HCO

СО2        СО2  +  Н2О       Н2СО3

5,3 кПа
                                  эритроцит

Рис. 2. Образование гидрокарбонатов в эритроцитах 

2, поступившего в кровь, появляется в плазме 
сов ритро-
цит возможность эрит-
роц

е 

ции
мен

поч
щи
Он
кос
кон

Таким образом, большая часть СО
сем не в виде кислоты, а как гидрокарбонат-ионы. Именно присутствие в э
ах гемоглобиновой буферной системы и карбоангидразы дает
итам проделать этот фокус. 

Действия всех буферных систем организма взаимосвязаны. Поступившие извн
или образовавшиеся в процессе обмена веществ Н+ ионы связываются в слабо диссо-

рующие соединения, поэтому в жидкостях организма содержится значительно
+ьше свободных ионов Н , чем поступает туда. 

Однако при заболеваниях органов системы дыхания, кровообращения, печени, 
ек, при отравлениях, голодании, ожоговой болезни, неукротимой рвоте, изнуряю-
х поносах и т.д. может иметь место нарушение кислотно-основного равновесия. 
о может сопровождаться либо увеличением концентрации ионов водорода в жид-
тях организма и такое состояние получило название ацидоза, либо уменьшением
центрации ионов водорода, и такое состояние получило название алкалоза. 

Схема защиты против ацидоза 

I

Нагрузка Н+

III
почечное выведениевнутриклеточные и

внеклеточные бу-
ферные системы

ионов Н+

(медленный процесс)

II

в ор при распаде многих веществ об-

зир

нейтрализуется гидрокарбонат-ионом 
буф емы ра  сла ирующей угольной кислоты: 

дыхательная
компенсация
(быстрая реакция)

Ацидоз встречается чаще, так как ганизме
разуются кислоты. Как указывалось выше, буферные системы крови и почки стабили-

уют рН крови и тем самым всей внутренней среды организма. 
Разберем более подробно механизм защиты против ацидоза. 
Появившийся ион водорода при ацидозе

ерной сист крови с об зованием бо диссоци



Н+ + −
3HCO ⇄Н2СО3. 

Избыточное количество последней расщепляется до Н2О и СО2. 
О3 → Н2О + СО2

удаляется
через легкие 

чает замещение ионов водорода молекулами
р ю ко в почках 
в. 

1. 
2.  рН кислотных и основных буферных растворов. 

ерные системы организма. Ацидоз. Алкалоз.  
ия. 

7. а, механизм действия. 
рная система, механизм действия. 

елко ая система, механизм действия. 

Экспериме е работы 

Цел овить буфер
анизм буферного действия при добавле

Об
− 
− ы(СМ = 0,1 моль/л) , ацетата натрия (С  = 0,1 моль/л), 

соляной кислоты (СМ = 0,1 моль/л)

лнения работы 
Задание 1. Приготовить растворы по прилагаемой схеме, рассчита

Н2С

Удаление СО2 через легкие озна
воды за счет гидрокарбонат-ионов, что истощает буфе
вырабатывается новое количество гидрокарбонат-ионо

ну  систему, одна

Основные вопросы темы
Буферные системы, их классификация. 
Расчет

3. Механизм действия буферных систем. 
4. Буферная емкость. 
5. Основные буф
6. Гидрокарбонатная буферная система, механизм действ

Гемоглобиновая буферная систем
8. Фосфатная буфе
9. Б вая буферн

нтальны

Работа № 1. Приготовление буферных растворов и исследование механизма  
буферного действия. 

ь работы: научиться гот ные растворы, рассчитывать рН, изучить ме-
нии воды или небольшого количества кисло-х

ты. 

орудование и реактивы: 
пробирки, конические колбы на 100 мл, мерные пипетки на 10 и 2 мл; 
растворы: уксусной кислот М

; 
− индикаторы: универсальный индикатор, фенолфталеин, метилоранж. 

Ход выпо
ть рН по уравне-

нию:  рН = рК (кислоты) + lg 
]кислота[
;  К]соль[

и о

Д(СН3СООН) = 1,75⋅10−5 моль/л

пределить опытным путем. Полученные данные занести в таблицу 1. 
Таблица 1. 

Номер раствора 1 2 3 
Число мл 0,1 М раствора CH3COOH 9 5 1 
Число мл 0,1 М 9 раствора CH3COONa 1 5 
рН вычисленный     
рН экспериментальный 

листок фильтро-
вальной бумаги. Приготовленный в пробирке раствор тщательно перемешайте и нане-

Определение рН раствора опытным путем 

Полоску универсальной индикаторной бумаги поместите на



сите с помо стой стеклянной палочки на полос орной бумаги, срав-
калой рН. Знач

ое
В дв
мл, -

р  рН с помощью универ . Результаты занесите в табл. 2а. 
Таблица 2а. 

 2 + 2 мл раствора № 2 +  

щью чи ку индикат
ните окраску со ш ение рН запишите в таблицу. 
Задание 2 уферн. Проверить б
а) Влияние разбавлени

действие растворов. 
я. 

затем в первую добавьте 2 
е пробирки налейте по 2 мл буферного раствора № 2 , 
а во вторую – 4 мл воды. Растворы перемешайте и оп
сального индикатораеделите

Исходный раствор 2 мл раст ра №
№ 2 

во
2 мл воды 4 мл воды 

рН  

б) Влияние добавления кислоты. Налейте в одну пробирку 2 мл буферного раствора
№ 3, а в другую – 2 мл воды и определите рН с помощью универсальной индикатор-
ной бумаг  добавьте в обе пробирки по 2 кап ора HCl, тщательно и. Затем ли 0,1 М раств
пе еме а ова опрер ш делите .  

Таблица 2б. 

 М

йте и сн рН. Результаты зан л. 2бесите в таб

Системы Исходное значение рН pН после добавления  
2 капель 0,1  HCl 

Буферный раствор № 3   

H2O   

 

В выводах объясните причины наблюдаемых изменений или их отсутствие в опытах а) и б), 
жите факторы, влияющие на рука

Работа № 2. Определение буферной

ЭВ-74 или иономер лабораторный И-176; 

л), ацетата натрия (СМ = 0,1 моль/л), 
гидроксид я (СМ = 0,1 моль/л). 

Ход 
чиков нал створа CH3COOH и 14 мл раствора

айте полученный рас ор еклянной палочкой. ьте ис-
иономера  выполнения раб н в 

ции по эксплуатации иономера». (Перед рН электро-
ды следует осторожно промыть дистиллированн электродов 
убрать фильтровальной бумагой). Из бюретки в стаканчик
вора NaOH, перемешайте и измерьте рН. 

измерьте Н

рН буферного раство а. 

емкости. 

Цель работы: определить буферную емкость двух ацетатных буферных растворов по
отношению к щелочи.  

Оборудование и реактивы: 
− иономер универсальный
− стаканчики на 50 мл, мерные пипетки, бюретки, фильтровальная бумага, стеклян-

ные палочки; 
− растворы: уксусной кислоты (СМ = 0,1 моль/

а натри
выполнения работы 
ейте 6 мл раВ один из стакан

CH3COONa и перемеш тв  ст Измер
. Порядок оты описа

 каждым определением
ходное значение рН с помощью
«Инструк

ой водой и капли воды с
добавьте 2 мл 0,1 М рас-

т
Во второй стаканчик налейте 14 мл раствора CH3COOH и 6 мл раствора

CH3COONa, перемешайте и  значение р . Из бюретки добавьте 2 мл раство-
ра NaOH, перемешайте и опять измерьте рН.  

Результаты всех измерений внесите в таблицу. 
Буферную емкость рассчитайте по формуле: 



С С(NaOH)⋅V(NaOH) 
⏐pH

Н

−pH ⏐⋅V(буферного раствора) 
. Восн. = 

0

Таблица 3. 
ачение рН V(мл) Соотношение Исходно

значениесоль/кислота рН

е 

0

Зн
после добав-
ле

∆рН объем -
В 

ния NaOH ной щелочи (моль/л⋅ед.рН) 
добавлен

14/6   2 
6/14 2  

По результатам работы сделай зависит буферная ем-

будут 
с ние на продукты реакций):  

0 мл 0,3 М раствора NH4Cl; 
100 мл 0,3М раств б) 100 мл 0,3 М раствора HC

в) 100 мл 0,3 М раствора NaOH; 
 200 мл 0,2 М раствора K2HPO4; 

мл 0,1 М раствора NaOH. 

СОЦИАЦИИ 
КИСЛОТЫ (ОСНОВАНИЯ); 

ЕМПЕРАТУ ;  Г) СООТНОШЕНИЕ КОНЦЕНТРАЦИЕЙ 

фа ичину буф к
А) СООТНОШЕНИЕ КОНЦЕНТРАЦИЙ КОМПОНЕНТОВ; 

4. Соотношение концен    [NaH2PO4] в фосфат-
авильные утверждения для 

данного раствора: 
льшого количества NaOH рН рас-

твора незначител
ра 00 раз его р единицы рН; 
ерн симальную  ; 

г) при разбавлении буферна ьшится. 

тивно поддерживает постоянство рН среды по 
сравнению со

в) буферная емкость первого раствора больше буферной емкости второго раство-
ра; 

те выводы, от каких факторов 
кость. 

Тестовый самоконтроль 

Подберите пары водных растворов веществ, при сливании которых
образовываться буферные си
1. 200 мл 0,2М раствора NН

темы (обратите внима
4ОН.  а) 20

ора NaH2PO4.  l; 

г)
д) 200 

2. Какие факторы влияют на величину рН буферной смеси: 
А) ДОБАВЛЕНИЕ С6Н12О6; Б) КОНСТАНТА ДИС

В) Т РА   
КОМПОНЕНТОВ? 

3. Какие кторы влияют на вел ерной ем ости: 

Б) ДОБАВЛЕНИЕ С6Н12О6; 
В) КОНЦЕНТРАЦИЯ КОМПОНЕНТОВ; 
Г) РАЗБАВЛЕНИЕ? 

траций компонентов [Na2HPO4] 
ном буферном растворе равно 2:1. Выберите пр

а) при добавлении к буферному раствору небо
ьно увеличится; 

б) при збавлении раствора в 1 Н увеличится на 2 
в) буф ый раствор имеет мак  буферную емкость

я емкость раствора умен
5. Даны два аммонийных буферных раствора: в первом – концентрации обоих

компонентов равны 1 моль/л; во втором – концентрации обоих компонентов
равны 0,1 моль/л. Выберите правильные утверждения для этих растворов: 
а) рН первого раствора на 1 ед. рН больше рН второго раствора; 
б) первый раствор более эффек

вторым; 



г) концентрация ионов водорода в первом растворе приблизительно равна концен-
трации ионов водорода во втором растворе. 

6. Чему равен рН буферного держится 0,1 моль 
СН3СООН и 0,5 моль ) = 4,75 (здесь и в по-
следующих расчет ивности ионов в 
растворе равными :  

а) 5,45

8. Ам

подде

ости эритроци-
тов

1. Определить рН д вьиной кислоты 
и 68 г ф разбавле-
ни

мл 0,2 М раствора NaOH? 

раствора, в 10 л которого со
 СН3СООК, если рК (СН3СООН

ных тестах считать коэффициенты акт
 единице, а температуру равной 298 К)

;  б) 4,75; в) 3,75; г) 4,05? 

7. К 1 л буферного раствора, содержащего по 0,1 моль NH4ОН и NH4Cl, добави-
ли 0,01 моль NaOH. Чему равен рН раствора после добавления щелочи (рК
(NH4ОН) = 4,75):  

а) 9,56;  б) 4,66; в) 9,34; г) 4,84? 

монийный буферный раствор с концентрацией каждого компонента 0,1 
моль/л имеет рН равный 9,25. Чему равна буферная емкость (моль/л⋅ед. рН) 
для данного раствора, если при добавлении к 100 мл его 10 мл 1М раствора
NaOH рН буфера стал равен 9,33: 
а) 0,125;  б) 1,25; в) 1250; г) 0,0107? 

9. Какие буферные растворы способны эффективно рживать постоянство
рН среды для раствора, рН которого равен 4: 
а) ацетатный, pK(CH3COOH) = 4,75; 
б) аммонийный, pK(NH4OH) = 4,75; 
в) фосфатный, pK( −

42POH ) = 6,8; 
г) формиатный, pK(HCOOH) = 3,75. 

10. Какие буферные системы поддерживают по-
стоянство рН крови человека: 

11. Какие из буферных систем вносят основной
вклад в величину буферной емк

а) фосфатная; 
б) гидрокарбонатная; 
в) ацетатная; 
г) белковая; 

: д) гемоглобиновая  
     и оксигемоглобиновая? 

Какую характеристику плазмы крови определяет 
концентрация: 
13. электролитов и неэлектролитов (суммарное коли-

  
а) ионная сила; 
б) общ

чество растворенных частиц): 
14. электролитов: 
15. −

3HCO  – ионов: 

ая кислотность; 
в) осмотическое давление; 
г) резервная щелочность; 
д) онкотическое давление. 

Задачи 

буферного раствора, со ержащего в 1 л 18,4 г мура
ормиата натрия, если рК(HCOOH) = 3,75. Как изменится рН при

*и раствора в 50 раз?  
Ответ: рН = 4,15. Практически не изменится. 

 

2. Вычислить рН ацетатной буферной смеси, приготовленной из 100 мл 0,1 М рас-
твора CH3COOH и 200 мл 0,2 М раствора CH3COONa, если Kд (CH3COOH) = 
1,75⋅10–5. Как изменится рН этого буферного раствора при добавлении к нему 30 



Ответ: рН = 5,36; рН увеличится на 0,46 единиц. 
 

3. Вы

ион рас-
творе равны

 

Задач

CМ(CH3COOH) = 0,1 моль/л  
m(CH3COONa) = 49,2 г 
Kд (CH –5

числить рН раствора муравьиной кислоты, наполовину нейтрализованной ще-
лочью (рК(HCOOH) = 3,75). 

Ответ: рН = 3,75. 
 

4. К 100 мл крови для изменения рН от 7,36 до 7,00 надо добавить 36 мл 0,05 М рас-
твора HCl. Рассчитайте буферную емкость крови по кислоте (моль/л⋅ед. рН).  

Ответ: 0,05 моль /л⋅ед. рН. 
 

* Примечание: при решении задач считать коэффициенты активности ов в
ми единице, а температуру равной 298 К. 

Эталоны решения задач 

а 1. К 2 л 0,1 М раствора CH3COOH прибавили 49,2 г CH3COONa . Вычислите 
рН полученного буферного раствора (Kд (CH3COOH) = 1,75⋅10–5).  

Дано: 
V(раствора) = 2 л 

Решение: 
CH COOH ⇄ CH COO–

3 3

OONa → CH
яем концентрацию ацетата натрия в растворе: 

 + H+

3COOH) = 1,75⋅10
pH − ? 

C

CH3C 3COO– + Na+

1. Вычисл
M(CH3COONa)=m(CH3COONa)/M(CH3COONa)⋅V =  

= 50 / 82 ⋅ 2 = 0,3 

2. Вычисляем рН ацетатного буферного раствора: 

1,0

3,0
pH = –lgKд + lg 

COOH]
⋅10

[CH

COONa]CH3  = –lg1,75 –5 + lg 
[

 = 4,75 + 0,48 = 5,23. 
3

Ответ: pH = 5,23. 
 

адача 2. Чему равен рН буферного раствора, содержащего в 1 л по 0,1 моль NH OH и
NH Cl

C (NH

З 4

4  (рК (NH4OH) = 4,75)? Как изменится рН при разбавлении раствора водой в 10 
раз?  

Дано: 
M 4OH) = 0,1 моль/л

CM(NH4Cl) = 0,1 моль/л
V(раствора) = 1 л
рК (NH4OH) = 4,75 
рН1 − ?    рН2 − ? 

1.  Вычисляем рН
Решение: 

1 исходного раствора:  

pH1 = 14–pK(NH4OH)–lg
OH][NH

Cl][NH

4

4 =14– 4,75– lg
1,0

1,0
 = 9,25 

2. Вы 2 ния 0 раз числяем рН  раствора после разбавле . При разбавлении раствора в 1
ования ум ньшаю  также в 10 раз: концентрации соли и осн е тся

рН2 = 14 – 4,75 – lg 
01,0

01,0

Ответ: pH

 = 9,25* 

ьности, величина рН при разбавлении несколько меняет-
ся (в н  возрастает приблизительно на 0,07 единицы, что зависит от изме-

ов ак о связи ы раство-
ра при разбавлении). 

1 = 9,25; pH2 ≈ 9,25. 

* Примечание действител: в 
ашем случае

нения коэффициент тивн сти ионов в  с уменьшением ионной сил



Задача 3. Чтобы изме ь рН а единицу, к 10 мл ацетатного буферного растворанит  н по-
требов

о

V(щелочи) = 0,52 мл= 0,52

алось добавить 0,52 мл 1М раствора NaOH. Найти буферную емкость по щело-
чи (моль/л⋅ед. рН) данного буферн го раствора.  

Дано: 
∆рН = 1 
V(б.р.) = 10 мл = 0,01 л
СМ(NaOH) = 1 моль/л 

⋅10–3л 
Восн. − ? 

Восн. = 

Решение: 
Буферную емкость по щелочи можно определить 
по формуле: 

01,01

1052,01 3

⋅
⋅⋅ −

.)р.б(VpH
H

⋅∆
)NaOH(V)NaOH(C ⋅

=  =  

/ ед. рН; 
  (NaOH) 

= 0,052 моль л
Сн (NaOH) = СМ

О еттв : 0,052 моль/л⋅ед. рН. 
 
Задача 4. К 16 мл 0,1 М раствора Na2HPO4 прибавили 40 мл 0,04 М раствора
NaH2PO4. Определить
а) рН 

V(р-ра

V(р-ра

:  
- ⋅ –7полученного буферного раствора (Кд (H2PO4 ) = 1,6 10 ; 

б) как изменится рН этого раствора при добавлении к нему 6 мл 0,1М раствора HCl; 
в) можно ли приготовить фосфатный буферный раствор с рН=8,5.  

Дано: 
СМ (Na2HPO4) = 0,1 моль/л 

 Na2HPO4) = 16 мл
СМ (NaH2PO4) = 0,04 моль/л 

 NaH2PO4) = 40 мл
СМ (HCl) = 0,1 моль/л
V (р-ра HCl) = 6 мл 
Кд (

−
42POH ) = 1,6⋅ 10–7

а) pH – ?        б) ∆рН – ? 

ного раствора. 

лняет ион 42POH , диссоциирующий по схеме:  

aH а концент равна 
онцентрации Na2HPO . Тогда: 

+ lg

Решение: 
а) Рассчитываем рН фосфатного буфер
В фосфатном буферном растворе роль кислоты вы-
по −

−
42POH ⇄ H+ + −2

4HPO . 
Так как константа диссоциации этого процесса мала, 
можно считать, что концентрация −

42POH  равна кон-

центрации N 2PO4, рация −2
4HPO  

к 4

]PO[H

][HPO

42

2
4

−

−

.рН = – lg Кд (
−
42POH )

Необх онцентрации 
компонентов формуле: 

рация NaH P

[NaH2PO4] = 

одимо учесть, что при смешивании двух растворов исходные к
изменяются. Но ссчитать по

C х  ⋅ V  = С  ⋅ V
вые концентрации можно ра

ис .  исх. кон. кон.

Тогда новая концент O4 будет равна:  2

рас   буферного(V

p(VPONaH( исх2M

твора)
)PONaH  pa)C 424 −⋅

. 

Конечна

[Na2

я концентрация Na2HPO4 будет равна: 

HPO4] = 
)pap 4HPO2исх42M Na  (V)HPONa(C −⋅

раствора)   буферного(V

СМ (NaH2 4 исх.  2

СМ (Na2HPO4)исх. ⋅ V(р-ра Na2HP 6 ⋅ 0,1 =0,0016. 

Тогда   

PO ) ⋅ V(р-ра NaH P  = n ( 0 ⋅ 0,4 = 0,0016  O4) NaH2PO4) = 0,04
O4) = n (Na2HPO4) = 0,01

]PO

][HPO2−

[H2 4

4
−  = 

)PONaH(n

HPONa(n

ра)-р .буф(V)PONaH(n

) ра-р .буф(V)HPOa(n 4242 =
⋅

)N ⋅

2 424

. 

Отсюда:  pН = – lg 1,6
0016,0

6
 = 6,8 + lg1 = 6,8. 

001,0

)POn(NaH

H

42

)POn(Na 42  = 6,8 + lg⋅ 10–7 + lg



б) Выч
ляет 0,0006 моль), добавленная 

кислота прореагирует с 0,0006 ль 4 с образов 4: 
Na2  = NaH2PO4 +

Тогда 

2 4

Отсю pН ,6 ⋅10-7

исляем изменение рН при добавлении к буферному раствору раствора HCl. 
При добавлении 6 мл 0,1 М раствора HCl (что состав

мо  Na2HPO анием 0,0006 моль NaH2PO
HPO4 + HCl  NaCl. 

количество Na2HPO4 уменьшится на 0,0006 моль:
n (Na2HPO4) = 0,0016 – 0,0006 = 0,0010. 

А количество NaH2PO4 увеличится на 0,0006 моль: 
NaH PO ) = 0,0016 + 0,0006 =0,0022.n (

да:   = – lg 1  + lg
)POn(NaH

)HPOn(Na

42

42  = 6,8 + lg 
0022,0

0010,0
 = 6,46 

∆рН = 6,8 – 6,48 = 0,34. 

в) Приготовить фо жно, так как зона 
эффективного дейс ием ∆рН = рК ± 1. 
Для ф

Биомедицинская значимость темы 

ологической точки зрения интерес, проявляемый биологами и меди-
ками к гетерогенным равновесиям, дь обусловлен тем обстоятельст-
вом, что клеточные мембраны пред терогенные системы, отдельные 
компо

ц
 равновесия в этих клеточных точных ктурах. 

а-
ни так м, 
что минеральные компоненты которых составляет гидрокси-
фосфат кальция Са5(РО4)3ОН, нах химического равновесия с иона-
ми кал

о ить к нарушению нормального хода обызвествления остеоидной
ткани, т.е. к развитию рахита. 

в различных средах мо-
. вание мочевых камней (ок-

салат 

-каменной болезни в стенке сосудов (каль-
циноз) и т.д. 

Глубокое понимание растворения малораство-
римых

сфатный буферный раствор с рН = 8,5 невозмо
твия буферной системы определяется соотношен

осфатного буферного раствора рК = 6,8, и зона эффективного буферного дейст-
вия лежит в интервале рН 5,8 ÷ 7,8. 

Ответ: a) pH = 6,8;  б) уменьшится на 0,34 ед. рН;  в) невозможно. 
 

Г Л А В А  V I .   
Гетерогенные равновесия 

С общеби
в первую очере
ставляют собой ге

ненты которых могут находиться в жидкой и твердой фазах. Специфические
функ ии биомембран в значительной степени зависят от фазового состояния и фазо-
вого и субкле  стру

Процессы образования и растворения минеральных компонентов костной тк
же обусловлены сдвигами гетерогенного равновесия в организме. Дело в то

костной ткани, основу 
одятся в состоянии

ьция и фосфата плазмы крови. Его смещение под влиянием различных факто-
ров может прив д

При различных патологических
жет начаться образование тв

состояниях организма
ердой фазы Например, образо

кальция, фосфат кальция, урат кальция) при почечно-каменной болезни, обра-
зование холестериновых камней, билирубинокислого кальция, карбоната кальция при
печеночно , отложение карбоната кальция 

закономерностей образования и
 солей в организме человека необходимо будущему врачу для осознанного 



приня ьного 
обмен

ране окружающей среды весьма важны за-
коном

очистки природных и сточных вод. 
Знание общих закономерн процессов в гетерогенных систе-

s

ан  -
дела ф

створимого осадка 
сильно торыми устанавли-
ается  (например, BaSO4) 
с водой в системе пр

2+

пр
йствующих масс. Та

ы осадком BaSO4 молекул н

тия необходимых мер по профилактике и лечению нарушений минерал
а при различных заболеваниях 
Также для решения вопросов об ох
ерности наступления и смещения гетерогенных равновесий. Например, процес-

сы осаждения и удаления химических загрязнений широко применяют в санитарно-
гигиенической практике для 

остей протекания
мах необходимо студентам для последующего изучения ряда вопросов биохимии, ме-
дицинской химии, нормальной и патологической физиологии, фармакологии, санита-
рии и гигиены, ряда клинических дисциплин. 

Теория гетерогенных равновесий
Термодинамическая o

sK и концентрационная K   
константы растворимости малорастворимого электролита 

Гетерогенные равновесия возникают в гетерогенных системах, т.е. системах, 
состоя ицами разщих из нескольких фаз, разделенных реальными физическими гр

аз. 
Рассмотрим гетерогенную систему, состоящую из малора
го электролита и насыщенного раствора над ним, между ко

 динамическое химическое равновесие. При контакте осадкав
отекают процессы: 

1) растворения – полярные молекулы Н2О часть ионов из кристаллической
решетки BaSO4 переводят в жидкую фазу; 

2) осаждения – под влиянием электростатического поля кристаллической ре-
шетки BaSO4 часть ионов Ва2+ и −2

4SO  переходят из жидкой фазы в твердую, достраи-
вая кристаллическую решетку соли. 

С течением времени скорость растворения станет равной скорости осаждения и
установится динамические равновесие между кристаллическим осадком малораство-
римой  B о всоли aSO4 и ег одным раствором, содержащим ионы Ва (p) и 4SO (p): 

BaSO

−2

4(к) ⇄ Ba2+(p) + −2
4SO (p).   (1) 

Раствор, находящийся в равновесии с твердой фазой, состоящей из BaSO4, на-
зывают насыщенным относительно осадка. Такой раствор представляет собой равно-
весную гетерогенную систему. 

Охарактеризуем этот равновесный оцесс количественно константой равнове-
сия, применив к данной системе закон де к как BaSO4 − малорас-
творим й сильный электролит (над ет, а только ионы) в за-
коне действующих масс используем кажущуюся концентрацию (активность) a = fa ⋅ С. 

Кхим.рав. = 
(k)BaSO

(p)4

a
.   (2

SO(p)Ba

4

22 aa −+ ⋅
) 

вность кристаллического BaSO ) –постоянная ве-
личин

ори-

Знаменатель этой дроби (акти 4

а, равная по определению единице. Произведение двух констант дает новую
постоянную величину, которую называют термодинамической константой раств
мости и обозначают sK : 

0
sK = 

0

)(Ba2 +a ⋅ 
)O2

4
−a .    (3) 

(S



Эту величину часто называют произведением растворимости и обозначают ПР, 
это у арст евшее обозначение. 

ная при 
данной

с осадком BaSO4 − насыщенный, но сильно 
разбав

концентрационную константу растворимости Ks.  
равнение (3) будет иметь вид: 

Ks = C(Ba2+) ⋅ C( ),    (4) 
где С – равновесные концентрации катионов и анионов (моль/л) в насыщенном рас-
творе малораствори

Если малорастворимый сильный электролит образует при диссоциации не-
скольк

2 +

PbC Ks = С(Pb )⋅С (Cl )         (6) 

тво
Различные

ионов м ыщен-
ные, н

ый a (A )⋅a (B ) < 

Пол (3 итать равновесную концентрацию 
ионов в на творимого сильного электролита. 

от
рые ра

Таким образом, в насыщенном растворе малорастворимого сильного электро-
лита п активностей его ионов есть величина постоянроизведение равновесных

температуре. 
х щ  еРаствор, на одя ийся в равнов сии

ыленн й. В разбавленных растворах сильных электролитов коэффициент актив-
ности fa →1, и a → С. В таком случае активности ионов можно заменить их молярны-
ми концентрациями и термодинамическая константа растворимости 0 перейдет в sK

У
−2

4SO

мого сильного электролита. 

о ионов, то в выражения 0
sK  и Ks входят активности (концентрации) ионов в

соответствующих степенях. 
Примеры: 

+ −2 0 2 + −2Ag2CrO4 ⇄ 2Ag  + 4CrO ;     sK  = a (Ag )⋅a( 4CrO );     Ks = С (Ag )⋅С( 4CrO )     (5) 

l

−2

2 ⇄ Pb  + 2Cl ;      0
sK  = a(Pb )⋅a (Cl );       2+ 2 –2+ – 2+ 2 –

Для упрощенных расчетов пользуются концентрационными константами рас-
римости Ks, принимая fa = 1.  

соотношения между величиной sK  и произведением активностей
алорастворимого сильного электролита в растворе характеризуют нас

0

енасыщенные и пересыщенные растворы. Для электролита AmBn можно запи-
сать следующие соотношения: 

Раствор Соотношения 
насыщенный am(An+)⋅an(Bm–) = 0

sK  
ненасыщенн m n+ n m– 0

sK  
пересыщенный am(An+)⋅an(Bm–) > 0

sK  
ьзуясь уравнениями –6), можно рассч
сыщенном растворе малорас

Взаимосвязь между растворимостью и sK  
Количественно растворимость различных веществ выражается концентрацией

насыщенных растворов. Растворимость данного вещества равна его молярной кон-
центрации в насыщенном растворе (молярная растворимость вещества): S моль/л. 
Растворимость часто также выражают в граммах растворенного вещества на 100 г
растворителя или в граммах растворенного вещества на 1 л раствора. 

Растворимость твердых веществ зависит от природы растворенного вещества, 
растворителя, температуры и т.д. 

Связь между величиной 0
sK  и растворимостью зависит  числа ионов, на кото-

0

спадается малорастворимый сильный электролит в растворе. Рассмотрим не-



сколько примеров расчета молярной растворимости малорастворимого сильного 

Ag ) = C(Cl ) = S(AgCl). 
Выразим величину Ks соли через значение ее растворимости: 

Ks(AgCl) = S (AgCl),  
следовательно: 

S(AgCl) = 

электролита по величине его 0
sK , при условии 0

sK = Ks  
а) Бинарный электролит:  

AgCl(k) ⇄ Ag+(p)+ Cl–(p) 
Ks(AgCl)= C(Ag+) ⋅С(Cl–) = 1,8 ⋅10–10. 

В состоянии равновесия в соответствии с условием реакции:  
C( + –

2

510
s 103,1108,1)AgCl(K −− ⋅=⋅= (моль/л); 

б) Трехионный электролит:  

Ks(Ag2CrO4) = (2S)2⋅S = 4s3(Ag2CrO4),  
следов тель

Ag2CrO4(к) ⇄ 2Ag+(p) + −2
4CrO (p); 

Ks(Ag2CrO4)= C2(Ag+) ⋅C( −2
4CrO ) = 1,1 ⋅10–12. 

В состоянии равновесия в соответствии с уравнением реакции: 
C( −2

4CrO ) = S(Ag2CrO4); 
C(Ag+) = 2S(Ag2CrO4). 

Выразим величину Ks соли через значения ее растворимости 

а но: 

3

12
42s 101,1)CrO(AgK −⋅

S(Ag2CrO4) = 3

44
= = 6,5 ⋅10  (моль/л). 

В общем виде зависимость между K

–5

s и S малорастворимого сильного электро-
лита типа AmBn выражается следующим уравнением: 

S (AmBn) = nm
nn
nms

nm

)B(AK
+

⋅
.   (9) 

Сравнивая величину 0
sK однотипных (1 моль разных малорастворимых сильных

электролитов образует при растворении одинаковое число моль ионов) электролитов 
можно качественно оценить растворимость осадков. 

Осадок 0
sK  (250С) 

AgCl 1,8⋅10–10

AgBr 5,3⋅10–13

AgI 8,3⋅10–17

Из приведенных галогенидов серебра наименее
растворим AgI, наиболее – AgCl 

Условия образования и растворения осадков 

Зная концентрации ионов в растворе, можно прогнозировать направление гете-
рогенного процесса. Если произведение концентраций ионов, образующих малорас-
творимый с ффициен-
там, будет больше то произойдет образ вание твердой фазы, т.е. осадка. 

s дь образуется осадок того мало-

ильный электролит, в степенях, равных стехиометрическим коэ
0
sK , о

Таким образом, условие образования осадка − превышение произведения кон-
центрации ионов малорастворимого сильного электролита над величиной 0

sK . 
Последовательность осаждения двух и более малорастворимых сильных элек-

тролитов определяется не величиной Ks, а равновесными концентрациями ионов над
осадком, которые вычисляют из K . В первую очере



раство

а ьность

я осадок 
CaF2, т.к. 

4). 
Проверим э 2+ ном растворе: 

При растворени 1 моль ионов Са2+ 
и 1 мо

римого сильного электролита, для которого концентрация одноименного иона
будет меньше. 

В качестве примера рассмотрим последов тел  осаждения фторида и ок-
салата кальция. 

0
sK (CaF2)= 4 ⋅10–11; 

–90
sK (CaC2O4)= 2⋅10 . 

Если брать за основу 0
sK , то в первую очередь должен образоватьс

(CaF2)< 0
sK (CaC2O

0
sK

то, рассчитав концентрацию ионов Са  в насыщен
CaC2O4 ⇄ Са2+ −2

42OC ; 

CaF  ⇄ Са2+ + 2F–. 2

и каждого моля СаС2О4 в раствор переходит
ль ионов −2

42OC : 
0K ( СаС О ) = S2, s 2 4

где S – растворимость соли в моль/л: 

aСа2+ = S = )OCaC(K 42
0
s = 4,5⋅10–5 моль/л. 

При растворении моля aFC

2 –

2 в раствор переходит 1 моль ионов Са2+ и 2 моль 
ионов F–: 

0
sK (CaF2)= aСа2+⋅a F  = S⋅(2S)2 = 4S3; 

aСа2+ = S = 3 2
0
s

4

)CaF(K
= 0,84⋅10–4моль/л. 

Для СаС2О4 в его насыщенном растворе активность ионов Са2+ меньше, чем для
CaF2. Поэтому в первую очередь образуется осадок СаС2О4. 

Процесс образования осадка можно расчленить на три основные стадии: 

е растворимый осадок; 

1) возникновение зародышей кристаллизации; 
2) рост кристаллов из зародышей;  
3) агрегация кристаллов с образованием поликристаллического осадка. Эти

стадии протекают с разной скоростью. Это обстоятельство объясняет тот факт, поче-
му при достижении условия 

am(An+) ⋅an(Bm–)> 0
sK  

не всегда сразу же образуется осадок AmBn, так как последняя стадия может требовать
для своего завершения нескольких часов, а то и суток. 

Условие растворения осадка − неравенство: 
am(An+) ⋅an(Bm–)< 0

sK , 
т.е. растворение осадка малорастворимого электролита происходит при условии, что
произведение активностей его ионов меньше 0 . sK

Растворение осадка или сдвиг равновесия вправо может быть осуществлен с
помощью любого метода уменьшения концентрации свободных ионов An+ или Bm–: 

1) связыванием этих ионов в другой мене
2) связыванием ионов металла в комплекс; 
3) связыванием аниона в малодиссоциированную кислоту; 
4) окислением или восстановлением катиона или аниона. 



Однотипные конкурирующие равновесия 

В реальных системах редко приходится сталкиваться со случаями, когда имеет
место только одно гетерогенное равновесие. Присутствие в биологических жидкостях
большого числа ионов приводит к тому, что одновременно могут образовываться не-
сколько малорастворимых электролитов. В общем случае катион М+ может образовы-
вать два малорастворимых электролита с анионами А– и В–: МА и МВ. При 0

sK (MA) = 
0 MBsK ( ) и равных исходных концентрациях А– и В– будет происходить одновремен-

ное образование МА и МВ в равных количествах. 
При 0

sK (MA) > 0
sK (MB) и сопоставимых концентрациях анионов происходит

преимущественное образование М тсюда следует, что чем меньше 0
sK , тем рань-

ше (т.е. при меньшей концентрации) начнет выпадать осадок. Например, 0
sK (CaSO

В. О

зы раствора с C( ) = 0,01 моль/л будет С(Са ) = 

4) = 

2,5⋅10–5; 0
sK (SrSO4) 3,2⋅10–7. Концентрация ионов кальция, при которой начнется обра-

зование твердой фа −2 2+из 4SO равна 

2

5

2
4

4s

10

105,2

)SO(C

)SO
−

−

−

⋅
= = 2,5⋅ 10

0 Ca(K -3 моль/л. Аналогично, С(Sr2+) = 
2

7

2
4

4
0
s

10

102,3

)SO(C

)SrSO(K
−

−

−

⋅
= = 

3,2⋅ 10-5 моль/л. При концентрациях C( −2
4SO )= 0,01 моль/л и С(Са2+) =C(Sr2+) = 10–4

моль/л будет образовываться SrSO4, а не CaSO4: 
C( −2

4SO )⋅C(Sr2+)>Ks(SrSO4), a  C( −2
4SO )⋅C(Ca2+)<K (CaSO ) 

0

s 4

(Сделано допущение, что sK  = Ks). 
Благодаря этому самоп есс перевода малораствори-

мого соединения (CaSO ) в еще более малорастворимое соединение (SrSO ): 
роизвольно протекает проц

4 4

M A
0
sK (M A )   M +  +  A –

                     +
–                     B

                                 0
sK (M B )

                    M B

и добавлении к системе, содержащей осадок МА(CaSOПр
м

ние
Сравнение значений K  имеет смысл только в том случае, если рассматривае-

мые элек

например, Са3(РО4)2 и CaSO4), математический 

4) в равновесии с насыщен-
 раствором, иона, образующены го еще более малорастворимый электролит

МВ(SrSO4), происходит переход МА → МВ. Таким образом, конкуренцию за общий
ион «выигрывает» тот малорастворимый электролит, который имеет меньшее значе-

0
sK . 

0
s

тролиты при диссоциации дают одинаковое число ионов. Например: 
а) Agl, AgCl, CaSO4, BaSO4; 
б) Ag CrO4, PbCl2, Pbl2, Ag2CO3; 2

в) Ca3(PO4)2, Ba3(PO4)2, Mg3(PO4)2. 
При рассмотрении однотипных конкурирующих гетерогенных равновесий с 

участием разнотипных электролитов (
аппарат значительно усложняется. 



Конкурирующие равновесия разных типов 

Параллельно с гетероге ове ных системах могут иметь 
м
− ие с анием к ксных вязывание ионов металла 

воримого ного электролита в комплекс) 
− -основ авновесие связывание аниона мало мого сильного 

электролита в малодиссоциированную кислоту) 
− оки

на гетерогенное равновесие 

условия образова-
ния ос

ачестве примера рассмотрим систему из двух разнотипных равновесий: 
I. AgCl ⇄ Ag+ + – ,1⋅1 –10

II. [Ag(NH3)2]
+ ⇄ A + + 2N

Кн H3)2]
+ = 6,8⋅ 10–8. 

сче ходящие а рамки настоящего пособия указывают на то, что aAg+ 
над ос +

е равновесие I) пропустить аммиак, то это вызовет об-

вленное диссоциацией комплексного иона [Ag(NH ) ]+ (равновесие II). В
резуль

нными равн

омпле

сиями в реаль

соединений (с
есто: 
равновес  образов
малораст  силь
кислотно ное р  ( раствори

слительно-восстановительное равновесие (окисление или восстановление ио-
нов малорастворимого сильного электролита). 

а) Влияние равновесия с образованием комплексного соединения  

Присутствие веществ, способных образовывать с ионами, входящими в состав
осадка, прочные комплексные соединения, значительно изменяет

адка. Чем прочнее образуется комплексное соединение (чем меньше константа
нестойкости), тем больше будет сдвинуто равновесие в сторону образования ком-
плекса, т.е. растворения осадка. 

В к
Cl ; 0

sK (AgCl) = 1 0

g H3

ест. (
ты, вы

[Ag N
Ра з , 
адком в гетерогенной системе 1 гораздо больше, чем aAg  в растворе, обуслов-

ленная диссоциацией комплексного иона. Из этого следует, что если через насыщен-
ный раствор AgCl (гетерогенно
разование комплексного иона [Ag(NH3)2]

+ и, как следствие, возникнет новое равнове-
сие, обусло 3 2

тате образования комплексного иона активность ионов Ag+ в растворе умень-
шится, что повлечет за собой растворение осадка AgCl. По мере добавления новых
порций аммиака можно полностью растворить осадок AgCl. 

В общем виде процесс растворения осадка в комплексообразующих реагентах 
(комплексантах) можно выразить схемой:  

MA      
0
sK    M+ + A–

   I       +
         nZ
     II     Kнест.
     [M(Z)n]

+,

где МА – малорастворимый сильный электролит, Z – лиганд, [M(Z)n]
+ – катион рас-

творимой комплексной соли. 

б) Влияние кислотно-основного равновесия на гетерогенное равновесие 
Теперь с позиций химического равновесия рассмотрим растворение осадка с

образованием малодиссоциированной слабой кислоты. Иначе говоря, это процесс
растворения осадка в кислотах: 



MA      
0
sK    М+ + A–

   I       +
         H+ + X–               HX (сильная кислота)
     II     Kдисс.
       HA

Растворяющую кислоту НХ считаем  и, следовательно, реакция раство-
рения определяется двумя рав растворение малораствори-
мого сильного электролита МА (осадка) и II – диссоциация слабой кислоты НА. 

сло ой повышение растворимости малорастворимого сильно-
го электролита А е может произойти полное раство-

и тельного равновесия  
 г весие 

м те
лен о элемента, входящего в состав твердой фазы, т.е. при протекании
окислительно р случае растворимость осадка оп-
ред нием с и низшей степени окисления. На-
пример, Hg l  растворяется под действием окислителя Н О , так как растворимость 

рас пень окисления аниона. На-
пример е су идо  лоте зано с окислением сульфид-
ион д  (S2–  ,  большинство катионов дает хорошо 

ный тановитель. 
Нап о и  СаС ь KMnO чем I2, так как = 

– 0, ; / = 1,51В В первом чае ∆E0 = 1,51 – (-0,49) = 

ра

жиз

ком 5 4 3

ион , а о ть ионов OH– замещена 
ион

с ров в опытах “in vitro” 

рН
ний )  PO -
ет н су ся осадок CaHPO4: 

4

Затем образующееся соединение претерпевает следующие изменения: 

сильной
новесными процессами: I –

С возрастанием +H
C равновесие II сдвигается в сторону образования слабой ки-

ты НА, что влечет за соб
М . При опред ленном значении рН

рение осадка. 

в) Влияние окисл тельно-восстанови
на етерогенное равно

Растворение осадков ожет происходить в результате изменения с пени окис-
ия какого-либ

-восстановительных п оцессов. В этом
неляется соотноше  оед ений высшей и 

С

0
sK  

2 2 2 2

хлорида высшей степени окисления Hg2Сl2 значительно выше. В некоторых случаях
творимость осадка связана с переходом в другую сте

, растворени льф в в азотной кис свя
ов о сульфатов  → −2

4 ) с которымиSO
растворимые соединения. 

Для осадка со свойствами восстановителя нужно подобрать достаточно силь-
а дл с ка с окислителя – сильный воссокислитель, я о ад о свойствами 

ример, для раств рен я О  лучше взят , 2 4 4
2

422 CO2OCH
0 /E

49В 0E ; = 0,5В.  слу+− 2
4 MnMnO 22 I2

2,0B, а во втором всего ∆E

I
0 /E −

0 = 0,5 – (-0,49) = 0,99B, т.е. в 2 за меньше. 

Гетерогенные равновесия в недеятельности организмов 

В организме человека образование костной ткани это наиболее важный гетеро-
генный процесс с участием неорганических соединений. Основным минеральным

понентом костной ткани является гидроксифосфат кальция Ca (PO ) OH. Часть 
2+ов Ca  замещена ионами Mg2+ чень незначительная час

.ами фтора, которые повышают прочность кости  
Образование Ca (PO ) OH из лабощелочных раство5 4 3

можно объяснить следующим образом. Известно, что при физиологическом значении
крови (7,4) в системе сосуществуют ионы −2

4HPO  и −
42POH . Сопоставление значе-

 констант растворимости 0K (СаНPOs 4  = 2,7⋅10  и 0–7 K Ca(Нs 2

о, что в первую очередь в при вии ионов Ca2+ образует
4)2= 1⋅10 , указыва–3

а т тст
Ca2+ + −2PO ⇄ CaHPO . 4H



3CaHPO4 + 2OH– + Ca2+⇄ Ca4Н(PO4)3 + 2H2O 
Са3(РО4)2⋅СаНРО4

3 + 2OH– + Ca ⇄ Ca5(PO4)3ОН + Н2О. 
Растворимость в ряду CaHPO4→Ca4H(PO4)3→Ca5(PO4)3OH постоянно понижа-

етс о зованию последнего соединения: 
Са3(РО4)2 = 2⋅10–29, Са5(РО4)3ОН = 1,6⋅10–58. 

фор-
мир с

нтр я и ет 0,0025М, а фосфатов – 
0,0 ловина ка низированном состоянии, 

и рН 7,4 только ≈ 30% фосфа-
тов то легко можно вычислить, что 

про тически совпадает с величиной
плазма крови  собой почти насыщенный 

кон в крови повышается, то происходит обызвествле-
ние ся содержание неорганических компонентов 
в ко

ь либо отложение либо растворение 
минеральных локальных изменениях рН, концентрации ионов Са2+ 

ион одящий к отложению 
кал ани. снижение концентрации ионов Са2+ в плазме кро-
ви вает двиг , но сопровождающийся уже растворением мине-

едост
вса ечного тракта концентрация ионов Са  в 
пла за счет мобилизации (высвобождения) ио-
нов тов костей. 

к изоморфизм, вместе с кальциевыми солями в 
изких по своим свойствам 

ион , с . 
количества бериллия в окружающей среде при-

водит  бериллозу (бериллиевый рахит). Дело в том, что ионы Ве2+ вытесняют ионы
Са2+ из костной ткани, вызывая ее разм

Ионы стронция образуют нерастворимы  соединения с теми же анионами, что 

фен ьция: соотношение Ca/Sr в растени-
ях в 2 раза больше, чем в почве, на 
чивается (в 5−10 раз) в организме животных, потребляющих в пищу эти растения. 

выз ю ставляет со-
бой радионуклид стронций-90 (период полураспад
Источником стронция-90 можно считать радиоактивную пыль, питьевую воду, расти-
тельную и молочную пищу. Оседая в костях, Sr90 облучает костный мозг, и нарушает
костномозговое кроветворение. 

Ca4H(PO4)
2+

я, что и способствует бра
0 0
sK sK

Несомненно, процессы осаждения фосфатов кальция, лежащие в основе
ования костной ткани в организмах, намного ложнее. 
В плазме крови конце аци онов кальция составля

01М. В плазме только по льция находится в ио
другая половина связана с белками. Если учесть, что пр

находится в форме −2HPO  и 70% в форме −POH , 4 42

изведение концентраций ионов Са2+ и −2
4PO  пракH

0
sK (CaHPO4). Иными словами, представляет

раствор гидрофосфата кальция (CaHPO4), который находится в динамическом равно-
весии с неорганическими составными частями костной ткани. Если произведение 

2+  HPOцентраций ионов Са  и −2
4

, если оно понижается, то уменьшает
стях. 

огут легко ускорятКлетки костной ткани м
компонентов при

или −2
4HPO  и комплексообразующих соединений. Так, при увеличении концентрации

ов Са2+ в плазме крови наблюдается сдвиг равновесия, прив
ьция в костной тк Наоборот, 
также вызы  с равновесия

ральных компонентов костной ткани. Например, при рахите из-за н аточности
сывания ионов Са2+ из желудочно-киш 2+

ннойзме крови поддерживается постоя
2+Са  из неорганических компонен
Благодаря такому явлению, ка

костной ткани могут осаждаться соли и других катионов, бл
у кальция: бериллия тронция, бария

Присутствие даже небольшого 
к

ягчение. 
е

и Са2+, термодинамические характеристики их очень близки. В природе существует
омен «дискриминации» стронция в пользу кал

которой они произрастают, но еще больше увели-

Тем не менее, часть ионов Sr2+ включается в состав костной ткани. Избыток стронция
ывает ломкость костей (стронциевый рахит). Особу  опасность пред

а 27,7 года, чистый β-излучатель). 



В организме человека, помимо фосфатов, ионы Са2+ могут образовывать и дру-
 малорастворимые соединения. При различных нарушениях обмена веществ могут
ально по

гие
лок вышаться концентрации некоторых ионов. Так, например, при повыше-
нии концентрации оксалат-ионов в организме могут образовыва

е
сос
мочевой кислоты). 

прием ь тех или иных компле
телей, взаимодействующих с ионами двух  металлов, входящ
камней. Примеры таких комплексообраз уксусная ки-
слота (ЭДТА) и ее соли, лимон

одинамическая ( ) и концентрационная (Ks) константы равновесия гетерогенного 

сильного электролита и его
3. Условия образования и растворе системах. 
. Конкурирующие гетерогенные равновесия одного типа. 

разных типов (образование комплексных со-
единений, малодиссоцииро ты, о восстановление одного из ио-

з я фосфа-
тов кальция в слабощелочны

7. Патология костной ткани , ) и физико-  патологического образо-

Экспе
адок – раствор»  

смещение равнове осадок – раствор». 

Цель работы: приоб тем «осадок – рас-
 исследования ия в гетеро-

вор». 

Задание 1. Изучить условие образования осадка малораст
лита. 

ора 
Na2SO4 (концентрация каждого из рас  моль/л). Отмечают изменения, про-

Ион, конц. Ион, конц. ш
зведен

конц. ионов по-
я 

Наблюдения 

−2
42OC  ться отложения

оксалата кальция, так называемые оксалатные камни. Они образуются в почках и мо-
чевом пузыре и служат причиной мочекаменной болезни. Кром  оксалата кальция, в

тав мочевых камней наиболее часто входят фосфат кальция и урат кальция (соль 

Основной принцип лечения мочекаменной болезни − извлечение из конкремен-
тов (камней) кальция с переводом его в растворимые соединения. Наиболее принятый 

такого извлечения − воздействие на камен ксообразова-
ими в состав валентных

вао телей − этилендиаминтетра
ная кислота и ее соли. 

Основные вопросы темы 

1. Терм 0
sK

процесса. 
2. Взаимосвязь между растворимостью малорастворимого 0

sK . 

ния осадков в гетерогенных
4
5. Конкурирующие гетерогенные равновесия

ванной кисло кисление или 
нов малорастворимого соединения). 

6. Гетерогенные равновесия в жизнедеятельности организмов. Условия обра овани
х растворах. 

(влияние Ве2+  Sr2+ химия
вания камней в организме. 

8.  
риментальные работы

Работа № 1. Получение гетерогенных систем «ос
сия в гетерогенных системах «и 

рести навыки получения гетерогенных сис
альные смещения равновествор» и провести эксперимент

генных системах «осадок т– рас
воримого сильного электро-

В 2 пробирки наливают по 2 мл раствора соли Са2+ с концентрацией 0,01 
моль/л. В одну из пробирок добавляют 2 мл раствора Na2C2O4, в другую 2 мл раств

творов 0,01
исходящие в пробирках. 

(моль/л) (моль/л) после сме
Конц. ионов

и-
Прои ие

0
sK  

вания сле смешивани
Са  0,01 2+

 0,01 2,3 ⋅10–9  −2
42OC

Са2+ 0,01 −2
4SO  0,01   2,35 ⋅10–5  



Напишите уравнения соответствующих реакций. Сделайте вы
образования осадков малорастворимы ильных электролитов. 

вод об условиях 

Задание 2. Изучить влияние ко
осадок − раствор». 

т
В одну из 2-х пробирок налив  BaCl  с концентрацией 0,5 

ку наливают 4 мл на-
сыщенного раствора CaSO4. Обе в ют почти до кипения. Заполните 

х с

нкурирующих равновесий на гетерогенное равновесие 
«

Опыт 1. Смещение гетерогенного равновесия в направлении образования менее рас-
творимого соединения (конкурирующие равновесия одного ипа). 

ают 2 мл раствора 2

моль/л и 2 мл насыщенного раствора CaSO4. В другую пробир
пробирки нагре а

таблицу. 

После смешивания Элек- е ио-
тролит 

0
sK  

С( −2
4SO ) С(Ва2+) нов после смешивания Наблюдения 

Произвед ние конц. 

CaSO4 2,3 ⋅10–5   
BaSO4 1,1 ⋅10–10   

Напишите соответствующие айте вывод о направлении смеще-

Опыт 2. Смещение гете ия комплексных со-

ки капель CuCl  и CrCl3 с концентрацией 0,5 моль/л. 
В каждую пробирку добавляют капель збавленного раствора КОН до 
образования осадка, избегая и елоч лученному осадку добавляют 
по каплям концентрированный

в каждом случае для раств

Опыт 3. Смещение гетерогенного рав направлении образования малодиссо-

Определяют отношение B
по л 2 одну 

2 4 в обеих 

авле-

дисI 2 3
–2 

реакции и сдел
ния гетерогенного равновесия. 

рогенного равновесия за счет образован
единений. 

Наливают в 2 пробир  по 10 2

по несколько ра
збытка щ и. Затем к по
раствор КОН. Отмечают сколько капель щелочи нуж-

орения осадка. но
Напишите уравнения соответствующих реакций. Сделайте вывод о направле-

нии и степени смещения гетерогенного равновесия. 

новесия в 
циированной кислоты. 

aSO4 и BaCO3 к уксусной кислоте. 
5–6 капе ь раствора BaCl , затем добавляют вВ 2 пробирке наливают

пробирку 5–6 капель Na SO ,  другую столько же Na2CO3. К содержимому
пробирок приливают 10–12 капель раствора СН3СООН. Отмечают разницу в поведе-
нии образовавшихся малорастворимых солей бария по отношению к уксусной кисло-
те. 

Напишите уравнени лайте вывод о напря соответствующих реакций. Сде
я. нии и условиях смещения гетерогенного равновеси

К Н СО  = 4,5⋅10–7   КдисII Н2SО4 = 1,15⋅10
КдисII Н2СО3 = 4,7⋅10–11   Кдис CH3COOH = 1,85⋅10–5 



Тестовый самоконтроль 

1. В каких единицах может выражаться растворимость малорастворимого
сильного электролита: 

2. Для насыщенных водных р : 
итрат серебра; 

в) сульфат серебра;  г

а) моль/дм3; б) моль/л; в) дм3/л; г) г/л? 

астворов каких солей можно использовать K0
s

а) хлорид серебра; б) н
) бромид натрия? 

3. Дано уравнения: К = 
тв)AgI(a

)I(a)Ag(a −+ ⋅
. Какие выражения верны при расчете 0

sK  

по этому уравнению: 
а) а(AgI)  = 1;  

4. Для малорастворимого сильного электролита Ag CrO  величина термодина-
кой константы растворимости выражае

); г) =a (Ag )⋅a( )? 

5. Соотношение между
ном растворе малорастворимого электролита 4 2

а) а3(Са2+)⋅а2 ) = ; б) 3а(Са2+) а ) < 0
sK ; 

в) а3(Са2+)⋅а2 ) > ; г) а3(Са2+)⋅ ) < ? 

6. В гетерогенной системе AgCl(т l–(p) (AgCl) = 1,8⋅10–10. Осадок 
обра
а) C( ; 
в) C(Ag+) = 5⋅10–7 и C( и C(Cl–) = 3⋅10–5? 

. 

, постепенно 
пр

б) 0K  = К⋅ а(AgI)тв; тв s

в) а(AgI)тв = К;   г) 0K  = a(Ag+)⋅ а( –)? s I

2 4

мичес тся: 
а) 0

sK =C(Ag+)⋅C( −2
4CrO ); б) 0

sK =2a(Ag+)⋅a( −2
4CrO ); 

в) 0
sK =a2(Ag+)+a( −2

4CrO 0 2 + −2
s 4

и произведением 

K CrO

активностей ионов в ненасыщен-
Са (РО )  определяется: 

0
sK

3

( −3
4PO 0

sK ⋅2 ( −3
4PO

( −3
4PO 0

sK а2( −3
4PO 0

sK

в) ⇄ Ag+(p) + C
зуется при следующих концентрациях ионов (моль/л): 
Ag

0
sK

+) = 1⋅10–7 и C(Cl–) = 1⋅10–5;  б) C(Ag+) = 5⋅10–7 и C(Cl–) = 5⋅10–7

Cl–) = 5⋅10–3;  г) C(Ag+) = 3⋅10–5

7 Для каких рядов солей по значению 0
sK  (без дополнительных расчетов) мож-

но определить последовательность выпадения осадков из их насыщенных 
водных растворов: 
а) BaSO4, Ba3(PO4)2, Ag2CO3; б) AgCl, CaCO3, SrSO4; 
в) MgCl2, Na2SO4, FeCl2;  г) PbS, PbSO3, PbSO4. 

8. К раствору, содержащему по 0,01 моль Na SO , Na CO  и Na C O2 4 2 3 2 2 4

ибавляли раствор CaCl2. Укажите последовательность осаждения анионов
из раствора, если 0

sK (CaSO4)=6,1⋅10-5, 0
sK (CaCO3)=4,8⋅10-9, 0

sK (СаC2O4)=2,6⋅10-9. 
а) CaCO3, CaC2O4, CaSO4;  б) CaC2O4, CaCO3, CaSO4; 
в) CaC2O4, CaSO4, CaCO3;  г) CaSO4, CaC2O4, CaCO3. 

9. Общий вид зависимости между S и Ks малорастворимого сильного электро-
лита типа AmBn выражается уравнением: 

nm
nm

s

nm

K
S ⋅

+
= ;   б) nm

nm
s

nm

K
S +

⋅
= ; а) 



nm
nm

s

nm

K
S +

+
= ;   г) nm

nm
s

nm

K
S ⋅

⋅
= ? в) 

10. Ук

в) 

ить концентрацию ионов Mg  или ОН ; 
в) обавить HCl; 
г) добавить NaOH. 

12. В гетерогенными мо-
гут п

о

ационная константа растворимости AgI: 
а)
в) 

в) 

+ ⋅ – ⋅ –7 ⋅ –10

–9 –17

ажите формулу соли с наименьшей растворимостью в воде при 25°С: 
а) Ag2SO4(

0
sK =7,7⋅10–5);  б) PbCl2(

0
sK  =1,7⋅10–5); 

PbI2(
0
sK  = 8,7⋅10–9);   г) PbF2(

0
sK =3,7⋅10–8). 

11. Чтобы растворить осадок Mg(OH)2,необходимо: 
а) увеличить концентрацию ионов Mg2+ или ОН–; 
б) уменьш 2+ –

д

процессах конкурирующих равновесий параллельно с
ротекать равновесия:  

а) кислотно-основные; 
б) окислительно-восстановительные; 
в) с бразованием комплексных соединений; 
г) нет правильного ответа. 

13. Растворимость AgI в 1 л воды при 250С составляет 2,35⋅10–6 граммов. Чему
равна концентр

1⋅10–8;   б) 1⋅10–16; 
1⋅10–4;   г) 1⋅10–12. 

14. 0
sK (СаС2О4) = 2,6⋅10–9. Какова молярная концентрация ионов −2

42OC  в насы-
щенном водном растворе этой соли: 
а) 5,1⋅10–4;  б) 1,6⋅10–4; 

5,1⋅10–5; г) 1,6⋅10–5. 

15. Основной минеральный компонент костной ткани: 
а) Са3(РО4)2; б) Са(Н2РО4)2; 
в) Са5(РО4)3ОН; г) СаНРО4. 

Задачи 

1. Выпадет ли осадок AgCl при сливании равных объемов 0,001 М раствора AgNO3 и
0,002 М раствора NaCl ?   0

sK (AgCl)= 1,8⋅10–10. 

Ответ: выпадет; C(Ag )  C(Cl )= 5 10  > 1,8 10 . 

2. Выпадет ли осадок AgI при сливании равных объемов насыщенного раствора
AgCl и 0,002 М раствора KI?   0

sK (AgCl) = 1,8⋅10–10; 0
sK (AgI)= 8,3⋅10–17. 

Ответ: выпадет; 6,7⋅10  > 8,3⋅10 . 

3. В 2,5 л насыщенного раствора Ag2CrO4 содержится при некоторой температуре
0,0625 г соли. Вычислите константу растворимости Ag2CrO4. M(Ag2CrO4) = 331,84 
г/моль. 

Ответ: 1,7⋅10–12. 



4. Ко

5. Вычислите массу SrSO4 в 2 л этой соли. 
(SrSO4) =3,2⋅10–5, M(SrSO4) = 183,6 г/моль. 

,07 г. 

Эталоны решения задач 

Задача 1. После  Ba  использовали нтге , оста-
лось 1, насыщенного раств t = 25°С числ у Ba м рас-
творе. 

ешение
В насыщенном р  устанавливается равновесие: 

 Ba2+ + . 
 
Обозн  х концентрацию 2+: 

С ) = х /л. 

Так как  малорас ворима, ионов мала ≈ 1, s 

нстанта растворимости соли PbSO4 при 250С равна 1,6⋅10–8. Вычислить раство-
римость PbSO4 в моль/л и г/л. M(PbSO4) = 303,2 г/моль. 

Ответ: 1,26⋅10–4 моль/л; 3,8⋅10–2 г/л. 

насыщенного при 25°С раствора 
0
sK

Ответ: 2

осаждения SO4, который
ора

при ре
и

носкопии
S5 л при . ыВ ть масс O4 в это

Р  
астворе

BaSO4 ⇄ −2
4SO

ачим за ионов Ва
(Ва2+) = C

то концентрация
( −2

4SO моль
 соль т и I≈0, f 0 ≈ KsK

Ks = С(Ва2+) ⋅ C( −2
4SO ) = х2 

С(Ва2+) = C( −2
4SO ) = )BaSO(K 4s .

Из справочника находим, что  
0
sK (BaSO4) = 1⋅1⋅10–10. 

Количество вещества BaSO4  

n(BaSO4)=C(Ba ) ⋅Vраствора, 
а масса  

m(BaSO

2+

4) = C(Ba ) ⋅V раство2+ ра⋅ M(BaSO4). 
Подставив значения, получим: 

m = 10101,1 −⋅ ⋅1,5⋅233 = 3,7⋅10–3(г). 
Ответ: m(BaSO4) =3,7⋅10–3 г. 

 

Задача 2. Осаждают Са3(РО4)2 из 0,001 М раствора соли Са2+. Рассчитать минималь-
ную концентрацию ионов −3

4PO в растворе необходимую для получения этого осадка. 
Решение: 

Схема равновесия в насыщенном растворе над осадком Са (РО ) : 3 4 2

Са3(РО4)2⇄ 3Ca2+ + −3
4PO2 .

Константа растворимости Са3(РО4)2: 
Ks(Са3(РО4)2) = [Ca ]  ⋅ [ −3

4PO ]2+ 3 2 

откуда: 

[ −3
4PO ]= 

32
s

]Ca[

K
+ . 

Из справочника находим, что 0
sK (Са3 4 2(РО ) ) = 2⋅10–29. 

Так как концентрация ионов в растворе мала, то принимаем  = Ks. 
0
sK



Тогда   [ −3
4PO ]= 

3

29

)001,0(

102 −⋅
= 1,41⋅10–10 моль/л. 

Ответ: осадок образуется при [ −3
4PO ]> 1,41⋅10–10моль/л. 

 

Задача 3. Образуется ли осадок СаС О , если к насыщенном2 4 у раствору CaSO4 доба-
вить равный объем раствора Na2C2O4 с концентрацией 1⋅10–7 моль/л? 

Решение: 
Схема равновесия в насыщенном растворе над осадком CaSO4: 

СаSО ⇄ Ca2+ + SO .−2
4 4

Обозначим через х концентрацию каждого из ионов [Ca ] = [ −2
4SO ] = х моль/л, тогда  

K

2+

s(CaSO4) = x2;  [Ca2+] = моль/л. )CaSO(K 4s

Поскольку при смешивании исходных растворов общий объем раствора возрастает
вдвое, то концентр дем произведение концен-
траций

] > K . 

в

[Ca2+] = 

ации ионов уменьшаются в 2 раза. Най
 ионов Са2+ и −2

42OC  и сравним его с константой растворимости оксалата каль-
ция. Условие образования осадка СаС2О4 следующее: 

[Ca2+]⋅[ −2
2OC 4 s

Из справочника найдем sK СаSО4 и sK СаC0 0
2О4;  

0K СаSО  = 2,5⋅10–5;    0K СаC О  = 2,6⋅10–9. s 4 s 2 4

В разбавленных раст орах 0K  = Ks; s

2

⋅10 5−

; [ −2
4C ] = 

5,2
2O 2

101 7−⋅
; 

[Ca2+]⋅[ −2OC ]= 1,25⋅1042
–10. 

тся, так как 1,25⋅10Ответ: осадок не образуе
 

Задача 4. Растворимость PbI2 при 25°С равна 0,581 г/ числить Ks(PbI2) при 25°С. 
M(PbI2)= 461,0 г/моль. 

Решение 
Схема равновесия в насыщенном растворе над осадком

PbI2⇄ Pb2+ + 2I–.  
Константа растворимости PbI2

Ks(PbI2) = [Pb2+] ⋅ [I–]2

Установим связь между Ks и растворимостью PbI2 (S м у (
что при растворении 1 моль PbI2 в раствор переходит P
Следовательно, если растворяется S моль/л PbI2, то в н : 

[Pb2+] = Sмоль/л; [I–]= 2S мо
Подставив эти значения в уравнение (2), получим: 

,

–10 < 2,6⋅10–9. 

л. Вы

 PbI2

(1) 

.   (2) 
оль/л). Из равнения 1) видно, 

1 моль b2+ и 2 моль I– – ионов. 
асыщенном растворе
ль/л. 

K (PbI ) = S ⋅ (2S)s 2
2 = 4s3.   (3) 

Выразим растворимость PbI  в моль/л. Поскольку молярная масса PbI  равна 461 
г/моль, то растворимость PbI , выраженная в моль/л  равна 

2 2

2

S = 
461

= 1,26⋅10
581,0 –3 моль/л. 

По уравнению (3) найдем Ks(PbI2): 
Ks(PbI2) = 4⋅(1,26⋅10–3)3 = 8⋅10–9. 

Ответ: Ks(PbI2) =8⋅10–9. 



 20 С. M(Cr(OH)3)= 103 г/моль. 
 

, если растворяется S моль/л Cr(OH) , то в насыщенном 
раство

: 

Задача 5. Константа растворимости Cr(OH)3 равна 5,4⋅10–31 при 200С. Вычислить рас-
творимость Cr(OH)3 (в моль/л и в г/л) при 0

Решение 
Схема равновесия в насыщенном растворе над осадком Cr(OH)3: 

Cr(OH)3⇄ Cr3+ + 3OH–.   (1) 
Константа растворимости Cr(OH)3: 

Ks(Cr(OH)3) = [Cr3+] ⋅ [OH–]3.  (2) 
Установим связь между Ks и растворимостью Cr(OH)3 (S моль/л). Из уравнения (1) 
видно, что при растворении 1 моль Cr(OH)3 в раствор переходят 1 моль Cr3+ и 3 моль
ОН–-ионов. Следовательно 3

ре: 
[Cr3+] = S моль/л, [OH–] = 3S моль/л. 

Подставив эти значения в уравнение (2), получим
Ks(Cr(OH)3) = S⋅ (3S)3 = 27S4. 

Откуда:  4 324

31

4 3s 102
27

104,5

27

)OH(CrK
S −

−

⋅=
⋅

== =1,19⋅10–8 моль/л. 

Поскольку молярная масса Сr(OH)3 равна 103 г/моль, то растворимость Сr(OH)3, вы-
раженная в г/л, составит: 

1,19⋅10–8⋅103 = 1,22⋅10–6 г/л. 
Ответ: 1,19⋅10–8 моль/л; 1,22⋅10–6 г/л. 

Электри

рического тока участвуют как неорганические, так и органические ио-
ны. Лучше всего про дкости и ткани, со-
держащие относитель х ионов. Это кровь, 
лимфа

ам, кровеносным и лимфатическим сосудам, мышцам. 
Электрическая проводимост иться 

меньшению сечения межклеточного пространства. 

уляция, гальвани-
зация, лечебный электрофорез и т.д

ГЛАВА VII.  
ческая проводимость растворов электролитов 

Биомедицинская значимость темы 

Внутренняя среда животных и человека обладает ионной проводимостью. В про-
ведении элект

водят электрический ток биологические жи
но большие концентрации высокоподвижны

, мышечная ткань. Плохими проводниками электрического тока являются
нервная ткань, кожа, сухожилия. Костная ткань является диэлектриком. 

В организме животных и человека электрический ток распространяется по пути
наименьшего омического сопротивления, главным образом по межклеточным про-
странств

ь кожи и внутренних органов может измен
при различных патологических состояниях. Например, при воспалительных процес-
сах электрическая проводимость тканей уменьшается, так как набухание клеток при-
водит к у

Явление электрической проводимости лежит в основе метода электротерапии. 
К электротерапевтическим методам лечения относятся электростим

. 



В санитарно-гигиенических лабораториях метод кондуктометрии используется
для контроля процесса очистки и качества воды, содержания вредных примесей в
возду о

В е
для количественного опред

ологической физиологии, санитарии и гигиены, фи-
зиотер

. К проводникам второго рода отно-
сятся электролиты, т.е. такие вещества, которые в растворах или расплавах проводят
электрический ток. 

Все проводники второго рода делятся на сильные и слабые электролиты. 
Теория сильных электролитов исходит из допущения полной диссоциации 

электролита на ионы. В растворе сильного электролита количественной характери-
стикой межионного взаимодействия являются коэффициент активности раствора. В
концентрированных растворах сильных электролитов fa<<1, в бесконечно разбавлен-
ных растворах сильных электролитов fa→1. 

Теория слабых электролитов исходит из того, что в растворе существует рав-
новесие между ионизированной и неионизированной формами слабого электролита: 
КA ⇄ К+ + A–, которое сдвигается вправо по мере увеличения разбавления. Количе-
ственной характеристикой способности слабого электролита к диссоциации является 
степень диссоциации – α. В концентрированных растворах слабых электролитов
α<<1, в бесконечно разбавленных растворах слабых электролитов α →1. 

Все ткани организма пропитаны и омываются биологическими жидкостями, в
которых еские 
жидкости как кровь, лим зная жидкость, слюна и 
т.д. от

э
ение ионов к противоположно заряженным 

электр
идов ионов производят при гради-

енте п
т буквой ω и выражают в м2⋅B–1⋅c–1. Абсолютная скорость

это  в метрах, которое проходит ион за 1 с при градиенте 
потенц

хе, в де и пищевых продуктах. 
фармацевтической практик  кондуктометрическое титрование применяется

еления ряда лекарственных препаратов. 
Будущему врачу важно знать основные положения теории электрической про-

водимости растворов электролитов и уметь применять эти знания на практике. Знание
темы необходимо студентам для последующего изучения ряда вопросов биохимии, 
фармакологии, нормальной и пат

апии. 

Основные понятия 

Все проводники электрического тока делятся на 2 класса: 
1. Проводники первого рода – это электронные проводники, т.е. такие провод-

ники, в которых переносчиками заряда (электрического тока) являются электроны. К
проводниками первого рода относятся металлы. 

2. Проводники второго рода – это ионные проводники, т.е. такие проводники, 
в которых переносчиками заряда являются ионы

растворены сильные и слабые электролиты. Поэтому такие биологич
фа, спинномозговая жидкость, сле

носятся к проводникам второго рода. 
Абсолютная скорость движения ионов. В растворах электролитов сольвати-

рованные ионы находятся в беспорядочном движении. При наложении лектрическо-
го поля возникает упорядоченное движ

одам. 
Сравнение скоростей движения различных в
отенциала поля 1 В/м. Для этих условий скорость движения ионов называют 

абсолютной, обозначаю
движения иона ––  расстояние

иала 1В/м. Численные значения абсолютных скоростей движения ионов в дан-
ном растворителе зависят только от их природы и температуры. 



Для оценки способности и н него поля 
пользу

ω

о ов к перемещению под действием внеш
ются также количественной характеристикой – подвижность ионов (U). Под-

вижность иона представляет собой произведение числа Фарадея (F = 96465 
B⋅с⋅См⋅моль–1) на абсолютную скорость движения иона и выражается в См⋅ м2⋅моль–1:  

U = F⋅ω.   (1) 

Значения абсолютных скоростей движения и подвижностей ионов при 25°С 

Таблица 1. 

Катион 
ω 

м2⋅B–1⋅c–1
U 

См⋅ м2⋅моль–1 Анион м2⋅B–1⋅c–1
U 

См⋅ м2⋅моль–1

H+ 36,3⋅10–8 349,9⋅1 –4 O – 20,6⋅10–8 199,2⋅10–40 H
Li+ 4,0⋅10–8 38 1 10– 55,4⋅10–4,7⋅ 0–4 F– 5,7⋅ 8

Na+ 5,2⋅10–8 50,3⋅10–4 Cl– 7,9⋅10–8 76,3⋅10–4

K+ 7,6⋅10–8 73,5⋅10–4 Br– 8,1⋅10–8 78,4⋅10–4

Rb 8,0⋅10–8 77,5⋅10–4 I– 8,0⋅10–8 76,9⋅10–4

Cs 8,0⋅10 77,5⋅10 3 7,4⋅10 71,5⋅10+ –8 –4 −NO  –8 –4

+2
4NH  7,6⋅10–8 73,5⋅10–4 CH COO– 4,2⋅10–8 40,9⋅10–4

3

Mg 5,5⋅10–8 138,6⋅10–42+ 106,1⋅10–4 −CO  7,2⋅102
3

–8

Al3+ 6,5⋅10–8 183,2⋅10–4 SO  8,3⋅10–8 159,6⋅10–4−2
4

в табл. 1 данных можно усмотреть некотИз приведенных орые закономерности. 
Во-первых, абсолютная скорость движения катионов растет в пределах одной группы
период

, Al  показывает 
незнач

растает сольватная оболочка и тем
самым размер перемещающейся частицы. Это увеличение размера почти полностью
ко

Обращает также на себя внимание аномально в солютная скорость 
движения ионов гид дроксила OH но предположить, что 
ион Н+ должен быть атирован, тем не менее  быстро пере-
двигаться в растворе нельзя применить гид намический довод, по-
скольку действует т механизм ремещения ионов гид-
роксония и гироксил из молекул , заряд может перейти 
от одного конца цеп в результате сравнительно небольшого переме-
щения протонов, обр дные связи между м  воды, например: 

ической системы элементов с ростом порядкового номера, как это видно из
данных для катионов щелочных металлов. Сравнение расположенных в одном перио-
де и имеющих приблизительно одинаковый размер ионов Na+, Mg2+ 3+

ительное увеличение абсолютной скорости движения с увеличением заряда
иона. Оба эти факта объясняются явлением сольватации ионов в растворе. Молекулы
растворителя группируются вокруг иона и увеличивают его эффективный радиус (ко-
торый называется гидродинамическим радиусом). 

В электрическом поле в растворах электролитов перемещается не свободный
ион, а ион с плотно связанной с ним сольватной оболочкой. В силу меньшего размера
ион Li+ сильнее притягивает диполи воды и в итоге имеет большую сольватную обо-
лочку, чем ион калия. Следовательно, небольшие ионы имеют больший гидродина-
мический радиус и характеризуются меньшей абсолютной скоростью движения. Этим
же объясняется малое отличие в абсолютной скорости движения ионов Na+, Mg2+, 
Al3+. С увеличением заряда, естественно, резко воз

мпенсирует эффект увеличения заряда. 
ысокая аб

роксония H3O
+(H+) и ги –. Мож

 сильно сольв он способен
. В этом случае
ак называемый «

роди
эстафетный

епочке, построенной
» пе

а. В ц воды
очки к другому

роазующих водо олекулами



       ⊕
H––O –– H           O –– H             O –– H            O –– H           O –– H           O –– H
        |                      |                        |                       |                                 |
     H                    H                      H                     H                    H                   H

|    

Из приведенной схемы видно, что перемещение электрического заряда проис-
ходит +без перемещения атомов водорода. Иными словами, вместо одного иона Н , 
двигающегося в растворе, существует эффективное движение иона Н+, включающее
образование и разрыв связей вдоль длинной цепочки молекул воды. Аналогичную
схему легко изобразить и для перемещения гидроксид-иона. 

       O           Н –– О             Н –– О            Н –– О           Н –– О
        |                      |                        |                       |                      |
       H                    H                      H                     H                    H

Повышение температуры влияет на абсолютную скорость движения ионов пу-
тем дегидратации и уменьшения вязкости среды, что способствует увеличению ско-
рости 

ению R:  

перемещения ионов. 

Удельная электрическая проводимость 
Электрическая проводимость (L) – это способность веществ проводить элек-

трический ток под действием электрического поля. Она представляет собой величину
обратную электрическому сопротивл

L = 
R

1
.    (2) 

Единицей электрической проводимости в CИ является сименс (См), 1 См = 1 Ом–1. 

Известно, что R = ρ
S

l
, поэтому L = 

R

1
=

l

S1
⋅  , так как 

ρ
1

= æ, то:  
ρ

L == æ ⋅
l

S
,    (3) 

где æ (каппа) – удельная электрическая проводимость (См/м), S – площадь плоских
электродов (м2), между кото-
рыми заключен раствор, ℓ – 
расстояние между электродами 
(м). 

Удельной электрической
проводимостью называется
электрическая проводимость
1м3 раствора, находящегося в
однородном электрическом по-
ле при напряженности 1 В/м. 
Единицей удельной проводи-
мости в CИ служит си-
менс/метр (См/м). Удельная
электрическая проводимость
зависит от многих факторов и, 

го концентрации и температуры. Изотермы
ис. 1) дают представление о характере зави-

прежде всего, от природы электролита, е
удельной электрической проводимости (р
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CH3COOH

Рис. 1. Зависимость удельной электрической проводимости
от концентрации раствора для некоторых электролитов



симости удельной электрической проводимости от природы электролита и его кон-
центрации для 25°С (2 Анализ изотер

1. Удельная электрическая проводимость
98 К). мы позволяет сделать следующие выводы: 

максимальна для растворов сильных 
кислот

остью ионов Н3О  и ОН . 

ю количества ионов в 
едини

астающего по мере увеличения концентрации раствора меж-
ионно

а 

тролита). Когда разве-
дение мало – раствор концентрирован и степень диссоциации слабого электролита 
мала. С ростом р , и увеличивает-
ся удел едения 
степень диссоциации приближается к единице и перестает расти, в то время как об-
щее к олита в ается, что вызовет падение 
электрической проводимости. 

(4) 

æ=F⋅C⋅fa⋅(ωА + ωK электролитов, (5) 
где F – чи нь диссо-
циации слабого ектролита, ωА 
и ωK –

  (6) 

и несколько меньше – сильных оснований, что объясняется полной диссоциа-
цией этих электролитов и высокой подвижн + –

2. Наименьшие значения во всем диапазоне концентраций имеет удельная
электрическая проводимость растворов слабых электролитов (СН3СООН) в связи с
низкой концентрацией ионов (α<<1). 

3. Удельная электрическая проводимость растет с увеличением концентрацией
до некоторых максимальных значений, что отвечает увеличени

це объема раствора. Достигнув максимума, удельная электрическая проводи-
мость начинает уменьшаться, несмотря на рост концентрации электролита. Подобный
характер зависимости æ от С связан у сильных электролитов с уменьшением подвиж-
ности ионов из-за возр

го взаимодействия, а у слабых электролитов – с уменьшением степени электро-
литической диссоциации электролита, а значит, и уменьшением количества ионов в
единице объем раствора. 

С увеличением температуры удельная электрическая проводимость растет. Это
обусловлено, в основном, дегидратацией ионов и уменьшением вязкости среды, т.е. 
уменьшением сопротивления движению ионов. 

Удельная электрическая проводимость растворов зависит от разведения. Разве-
дение величина обратная концентрации. (Разведение обозначается символом V или
1/С и характеризует объем раствора, содержащий 1 моль элек

азведения α сначала увеличивается, а, следовательно
ьная электрическая проводимость. При дальнейшем увеличении разв

оличество электр единице объема уменьш

Удельная электрическая проводимость  
может быть вычислена теоретически: 

æ=F⋅C⋅α⋅(ωА + ωK сла ых электролитов  ) – для б  

) –для сильных
сло Фарадея, С – концентрация электролита (моль/м3), α – степе

электролита, fa – коэффициент активности сильного эл
 абсолютная скорость движения аниона и катиона в м/сек при градиенте потен-

циала 1 В/м. 

Молярная электрическая проводимость 

Молярная электрическая проводимость – электрическая проводимость 1 моль
электролита, находящегося в растворе между параллельными электродами с расстоя-
нием между ними 1 м и градиенте потенциала 1В/м. Между удельной электрической
проводимостью и молярной электрической проводимостью (λm) существует зависи-
мость:  

λm = æ/C,   



где λm

Обычно молярная концентраци ктер зуется количеством вещества в 1 дм3

(1л), а не в 1м3. В этом случае соотношение имеет вид:  

λm =

 (лямда) – молярная электрическая проводимость, См⋅м ⋅моль , æ – удельная
электрическая проводимость, См⋅м ; С – концентрация электролита в растворе, 
моль/м . 

2 –1

–1

3

я хара и

λ m= æ/1000⋅C.    (7) 
Молярную электрическую проводимость, как и удельную, можно рассчитать 

теоретически:  

C

)(CF AK ωωα +⋅⋅⋅
= F⋅α⋅ ωK) – для слабых электролитов, (8) (ωА + 

λm =
C

)(faCF AK ωω +⋅⋅⋅
= F⋅fa⋅(ωА + ωK) –для сильных электролитов. (9) 

Значение молярной электрической проводимости при разбавлении раствора
при С → 0) увеличивается, стремясь к постоянной и специфической( для каждого

ельной молярной электрической проводимо-
стью и
электролита величине, называемой пред

обозначаемой λ 0
m  (рис. 2). 

Предельной молярной электрической проводимостью электролита называется
значение молярной электрической проводимости при бесконечном разбавлении. 

Увеличение значений λm связано у слабых электролитов с ростом степени дис-
социации при разбавлении раствора (α→1 при С → 0), т.е. связано с увеличением ко-
личества ионов, образуемых 1 моль электролита при данной температуре. 

У сильных электролитов при бесконечном разбавлении уменьшается межион-
ное взаимодействие, абсолютная скорость движения ионов достигает предельных
значений, поэтому молярная электрическая проводимость перестает зависеть от кон-
центрации и становится постоянной величиной. 
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Рис. 2. Зависимость молярной элекрической проводимости от концентрации  
раствора для некоторых электролитов 

 

Молярная электрическая проводимость при данном разбавлении λm всегда 
меньше значения предельной молярной электрической проводимости λ 0 . Отношение
этих величин, т.е. λ /λ 0

m

m  характеризует: 



а) для слабого электролита – степень его диссоциации при данной концентра-

ции раствора, т.е. 
0
m

m

л
л

 = α (соотношение Аррениуса); 

б) для сильного электролита – коэффициент активности (f ) при даa нной кон-

центрации, т.е. 
0
m

m

л
л

 = fa. 

Полагая, что ых электролитпри бесконечном разбавлении растворов слаб ов  
α ≈ 1, 

т только от абсолютных скоростей движе-
ния ионов к электродам. Так как U = F ⋅ ω, то:  

(11) 
ижностей катиона и аниона 

азывают предельной прово-

с
электрическая проводимость уксус-

(CH3 3
–). 

гических объектов и ее использование  

калия, натрия, хлора, карбоната, фосфатов, ио-

рганов и тканей. Это широко используется в диагностике некоторых за-
болеваний. Так, в норме удельная э оводимость мочи человека колеб-

–1 , гло-
 0,9–1,4 

См⋅м–1. Уменьш ньшением кон-
центрации NaCl и  содержания

а растворов сильных электролитов fa ≈ 1, уравнения (8), (9) примут следующий
вид:  

λ 0
m = F ⋅(ωА + ωK).   (10) 

Следовательно, при бесконечном разбавлении растворов электролитов их мо-
лярная электрическая проводимость зависи

λ 0
m = UK + UA.  

Из последнего уравнения следует, что сумма подв
равна молярной электрической проводимости при бесконечном разведении. 

Часто подвижность катиона UK обозначают λ 0
K  и н

димостью катиона, а подвижность аниона UA обозначают λ 0
A  и называют предельной

подвижностью аниона. Тогда уравнение λ 0
m = UK + UA будет иметь следующий вид:  

λ 0
m = λ 0

K  + λ 0
A .   (12) 

Отсюда следует, что сумма предельных проводимостей катиона и аниона равна
молярной электрической проводимости электролита при бесконечном разведении. 

Уравнения (10), (11) и (12) выражают закон независимости движения ионов в
бе конечно разбавленных растворах электролитов (закон Кольрауша). 

Отсюда, например, предельная молярная
ной кислоты будет равна:  

COOH)= λ 0 (H+)+ λ 0 (CH COOλ 0
m m

Электрическая проводимость биоло
в медико-биологических исследованиях 

 
Внутренняя среда организма обладает ионной проводимостью. В проведении

тока участвуют неорганические ионы
ны органических кислот, белки и другие органические соединения. 

В соответствии с законами электрической проводимости лучше проводят ток
ткани небольшой плотности, содержащие много воды и высокоподвижных ионов. Это
кровь, лимфа, мышцы, подкожная клетчатка. Низкая электрическая проводимость на-
блюдается у нервной ткани, жира, кости и кожи (табл. 2). 

Величина электрической проводимости тканей изменяется при патологических
изменениях о

лектрическая пр
лется в пределах 1,7–2,3 См⋅м . При заболеваниях почек (нефрит, нефросклероз
мерулонефрит) в аться доеличина электрической проводимости может уменьш

ение электрическ еой проводимости коррелирует с ум
белка. увеличением



Удельная электрическая проводимость биологических жидкостей тканей при 37°С 
Таблица 2. 

Биосубстрат æ, См⋅м–1

Цельная кровь 0,54 
Плазма крови 1,55 
Ж дочный сок 1,15 елу
Спинно-мозговая жидкость 1,80 
М  2,00 оча
Мышечная ткань 0,70 
Нервная ткань 4⋅10–2

Жировая ткань 2⋅10–2

Кожа 3⋅10–4

Кость 5⋅10–7

При диабете электрическая проводимость мочи также понижена до 0,9–1,4 
См⋅м–1 из-за повышенного содержания сахара, являющегося неэлектролитом. 

Исследования, проведенные на желудочном соке, показали, что его электриче-
ская проводимост лотно ии св ной кислоты ве-
личины связан Удельная электрическая проводим менее 0,8 См⋅м–1 указывает 
на гипокислот , значения в пределах 0,8–1,0 С на нормальную кислот-
ность и свыше ⋅м–1 – гиперкислотность. 

В практ медицине широко используется метод реографии, позволяю-
трическая про-
. Поэтому при 

увелич лнени  того или иного органа (мозг, печень, почки, сердце) его
электрическая проводимость уменьшается. 

ля определения степени и константы 
диссоц л ически активных веществ, изоэлектрических точек аминокислот, 
пептидов белков, концентрации и растворимости лекарственных препаратов. 

итар о-гигиенических лабораториях метод кондуктометрии используется
для ко

рактике определяют по значению
электродами, 

Измерен ц онным методом с
п мощью моста сопротивления а, модернизированного Кольраушем для из-
м

ь и общая кис сть при налич ободной соля
ные. ость 
ность м⋅м–1 – 
1,3 См
ической 

щий судить о кровенаполнении органов и тканей. Дело в том, что элек
водимость цельной крови меньше, чем других клеточных жидкостей

ении кровенапо я

Кондуктометрия широко используется д
иации био ог

и 
В сан н
нтроля процесса очистки и качества воды, содержания вредных примесей в 

воздухе, воде, пищевых продуктах. 

Измерение электрической проводимости 

Электрическую проводимость растворов на п
их сопротивления электрическому току, протекающему между двумя
погруженными в раствор. 

ие сопротивления растворов производя са ит компен
Уитстон
о
ерения сопротивл я раствор ролитов (рис ичие установки Коль-
рауша заклю -первых, в использо-
вании перем тока низкой частоты 
вместо пост чтобы избежать про-
цесса электр поляризации электро-
дов. 

Нуль- м может служить 
гальванометр лограф или телефон. 

ени ов элект . 3). Отл
чается, во
енного
оянного, 
олиза и 

инструменто
, осцил

Rx Rm

B

CA R1 R2

T

D

Рис. 3. Мостик Уитстона



АС – реохорд; Т – телефонная трубка; ∞ – генератор переменного тока; Д – 
скользящий контакт. 

Установка Кольрауша содержит 4 сопротивления: R  – подбираемое экспери-
ментально с ления уча-
стков реохорда, которы контакта Д для урав-

х

блюда

m

опротивление на магазине сопротивлений, R1 и R2 – сопротив
е меняются передвижением скользящего

новешивания сопротивления плеча ВС, содержащего известное сопротивление Rm и
плеча АВ, содержащего измеряемое сопротивление R . При компенсации моста на-

ется условие: 
2

1

m

x

R

R

R

R
=  или Rх = Rm 

2

1

R

R
 

В этом случае ток через диагональ моста ВД не протекает, что фиксируется по
исчезновению звука в телефонной трубке. 

Конструкции измерительных ячеек весьма разнообразны (рис. 4). В прямой
кондуктометрии обычно применяют ячейки с жестко закрепленными в них электро-
дами. 

но разместить электроды. 

не только от скорости движения ионов, но и
ов и рас-

стоянием 
Выде адь эл  м2 (1см и расстояние между ними 1 м (1 см) 

с высокой точностью невозможно днако ри стационарном расположении электро-

дов величина 

В методах кондуктометрического титрования наряду с ячейкой этого типа часто
используют так называемые погружные электроды, позволяющие проводить титрова-
ние в любых сосудах, в которых мож

Прямые определения удельной электрической проводимости очень сложны, 
так как сопротивление раствора зависит
от их пути. Путь ионов обусловлен геометрией сосуда, площадью электрод

между ними. 
ржать площ ектродов 1 2) 

. О п

S

l
 кондуктометрической ячейки, необходимая для  удельной 

электрической проводимости, для зличны  растворов электролитов является посто-
янной величин обозначается и называется постоянной конуктометрической 
ячейки (сосуда) стоянная сос Кс) показывает,  сколько раз сопротивление, 
измеряемое в данном сосуде, больше, чем измеренное в стандартном с площадью
электродов 1 м2 м2) при расстоянии между ними 1  (1 см). 

расчета

ра х
ой,  Кс 
. По уда ( во

 (1 с м

а) б)

Рис. 4. Ячейки для кондуктометрических измерений: 
а – ячейка с жестко закрепленными электродами; б – погружные электроды 

Поскольку R = ρ
S

 а    ,
S

ll
= Kc   имеем     R = ρ⋅Kc  

ли     R = Кс/æ,     так как        
ρ
1

= æ ,   отсюда   Kc = R ⋅ æ. и



На практике постоянную сосуда Кс пределяют по электрической проводимо-
сти стандартного раствора хлорида калия, ельная электрическая проводимость ко-
торого при различных температурах являет я справочной величиной:  

Kc = æKCl⋅RKCl. 

Применение мето я аналитических  
ия) 

окупность физико-химических методов, основанных 
на чаемых объектов, представляющих собой проводни-
ки электрическому току, проте-
каю раствор, определяют электри-

о определить концентра-
цию щес и ст ии тролита, 

Кон опр

ктрической проводимостью λm и концентра-
цие с помощью закона разбавления 
Ост итов:  

о
уд
с

да электропроводности дл
и физико-химических измерений (кондуктометр

Кондуктометрия – это сов
измерении сопротивления изу
второго рода. По значению сопротивления раствора
щему между двумя электродами, погруженными в 

ческую проводимость. При помощи кондуктометрии можн
растворенного ве тва, константу епень диссоциац  слабого элек

растворимость и произведение растворимости труднорастворимых веществ, ионное
произведение воды и другие физико-химические величины. 

дуктометрическое еделение степени и константы  
диссоциации слабого электролита 

Зависимость между молярной эле
й слабого электролита может быть установлена
вальда. Например, для равновалентных электрол

Kд = 
α

α
−1

, 
C2

где Kд – константа равновесия диссоциации слабого электролита, α – степень диссо-
циа т-ции, С – молярная концентрация электролита. Подставляя в это уравнение соо
ношение Аррениуса α = λ m / λ 0

m , получим:  

Kд = 
)/(1 m лл−

выра  быть для  константы

C)
0
m

2 ⋅
. 

то жение может  использовано определения  диссоциации 
абого электролита, если измерить электрическую проводимость раствора заданной
онцентрации. Значение λ можно получить из закона Кольрауша. 

ондуктометрическое титрование 

рим ления точки эквивалентности (кондуктометриче-
ско основан на том, что в 
рас и движущиеся с одной 
скоростью  щ . В методах кондук-

доб
нос – V титранта. Прак-
тич ие реакции, в ходе 

нос

/( 0
mm лл

Э
лс

0
m  к

К
Измерение электрической проводимости растворов широко применяют в тит-

етрическом анализе для опреде
е титрование). Метод кондуктометрического титрования 

хтворе, благодаря идущей в нем мической реакции, ионы, 
заменяются ионами, движу имися с другой скоростью

тометрического титрования измеряют электрическую проводимость раствора после
авления небольших определенных порций титранта и находят точку эквивалент-
ти графическим методом с помощью кривой в координатах æ
ески в этом методе могут быть использованы такие химическ

которых достаточно заметно изменяется электрическая проводимость раствора или
происходит резкое изменение электрической проводимости после точки эквивалент-

ти (реакции кислотно-основного взаимодействия, осаждения и т.д.). 



ж ж
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Рис. 5. Кривые кондуктометрического титрования

В

С

т.э.

На рис. 5 приведены кривые зависимости удельного электриче

осн
сти ответствующий замене ионов водорода на менее подвижные ионы образую-
щейся соли (ветвь АВ):  

H+ + Cl– + Na+ + OH– = H2

После точки эквивалентности электрической проводимо-
ти (ветвь ВС) т.к. в растворе бу ионов Na+ и ОН–. Однако 

ри титровании слабой кислоты сильным основание (рис. 5б) увеличивается
электриче оводимость раст яется значительной диссоциацией 

ав
CH3COO

точки эквивал трической прово-
димости (ветвь ВС) т.к. в ра + и ОН–. 

Кондуктометрическо ентрации 
нных, мутных растворов, в рых изменение уется, 

в том числе и в биологических жидкостях. 

Основные вопросы темы 

ры определяющие ее. Размерность. Абсо-
ионов. 

ции). 
ии. Закон Кольрауша. 

6. Электрическая проводимость биологических жидкостей и тканей в норме и патологии. 

ской проводимо-
сти æ от объема приливаемого титранта. При титровании сильной кислоты сильным

ованием (рис. 5а) на кривой титрования образуется минимум (точка эквивалентно-
), со

O + Na+ + Cl–. 
 начинается резкий подъем
дет нарастать концентрацияс

возрастание по ветви ВС будет более пологим, чем уменьшение по ветви АВ, так как
подвижность иона ОН– почти в 2 раза меньше подвижности иона водорода. 

П
ская пр вора, что объясн

образующейся соли по ср нению с диссоциацией исходного вещества (ветвь АВ): 
H + Na+ + OH– = H2O + CH3COO– + Na+. 

После ентности начинается резкий подъем элек
створе будет нарастать концентрация ионов Na
е титрование используют для определения конц

окраше кото цвета индикатора маскир

1. Жидкости и ткани организма как проводники II рода. 
2. Абсолютная скорость движения ионов и факто

лю ть движения Н+ и ОН–. Подвижностьтная скорос
3. Удельная электрическая проводимость и ее зависимость от абсолютной скорости движе-

ния ионов, от концентрации (разведения), температуры. 
4. Молярная электрическая проводимость, ее связь с удельной электрической проводимо-

стью, зависимость от абсолютной скорости движения ионов и разведения (концентра-

5. Молярная электрическая проводимость при бесконечном разведен

7. Кондуктометрия, кондуктометрическое определение степени и константы диссоциации
слабых электролитов. 

Кривые кондуктометрического титрования. 



Экспериментальные работы 

Работа № 1. Кондуктометрическое определение степени и констан-
ы диссоциации уксусной кислоты. 

с
н
ж

о аст
динить к клеммам Rx измерит
R , а также значение отношени по ботая с прибо-
р о по инструкции. Из таб с 
по формуле: 

K  = æ ⋅R ⋅m. 

ра 
Удельная электрическая проводимость 

т
Цель работы: научиться определять сопротивление проводников второго рода и ис-
пользовать данные кондуктометрических измерений для расчета константы и степени
диссоциации лабых электролитов. 

Задание 1. Определить постоя
Электродный сосуд д

ную сосуда Кс с 0,001М раствором KCl. 
ды промыть небольшим количеством раствора 0,001М
вором до метки, закрыть крышкой, электроды присое-
ельного прибора Р-38. Измерить и записать значение
я плеч R /R  = m  шкале реохорда, ра

ва
KCl, после чег  заполнить р

m 1 2

личных (табл. 3) данных найти æом строг KCl и рассчитать К

c KCl m

Удельная электрическая проводимость 0,001М KCl в зависимости от температуры 
                                                                                 Таблица 3. 

Температу
æ, См⋅м–1

180 0, 0127 
190 0, 0130 
200 0, 0133 
2 0, 0136 10

220 0, 0139 
230 0, 0142 
240 0, 0145 
250 0, 0148 

Задание 2. Определить степень и константу диссоциации уксусной кислоты. 
ый сосуд и дистиллированной водой, затем опо-

ь раствором 0,1М уксу чего сосуд заполняют этим раство-
ром до метки. Электроды должны быть полнос
ести измерение сопротивления раствора уксусной кислоты также, как измеряли со-

-е измерение 3-е измерение 

Электродн электроды промыть
лоснут сной кислоты, после

тью покрыты раствором. Трижды про-
в
противление раствора хлорида калия. Результаты измерений сопротивления раствора
уксусной кислоты внести в таблицу, рассчитав сопротивление раствора уксусной ки-
слоты по формуле: Rx = Rm⋅m 

1-е измерение 2
Rm= Rm= Rm= 
m1= m2= m3= 
Rx =  Rx =  Rx =  

Rx(cp) = 
3

xx = 
RRR 321

x ++

Затем провести последовательный расчет æ, λm, α и Kд по уравнениям: 

æ(CH3COOH)= 
)cp(x

c

R

K
  

λ m = æ (CH3COOH)/1000⋅С (CH3COOH)  



α = λ m / λ 0
m   

б
б
−1

C2

Kд =  

молярной электрической проводимости при бесконечном разведении 

Подв емпер
                                                 Таблица 4. 

П

Величину
λ 0

m  для уксусной кислоты вычислить по уравнению Кольрауша: λ 0
m = λ 0

K  + λ 0
A

Значения подвижностей ионов Н+ и СН3СОО– взять из справочной табл. 4. 

ижность ионов в зависимости от т атуры 

одвижность ионов U (См⋅м2 ⋅моль–1) Температура 
Н+ СН3СОО–

180 315⋅10–4 35 10⋅ –4

190 320⋅ –4 –410 35,9⋅10
200 32 36,6⋅10–44,8⋅10–4

210 329,8⋅ 310–4 7,4⋅10–4

220 334,7⋅10–4 38,2⋅10–4

230 339,7⋅10–4 39,1⋅10–4

240 345,0⋅10–4 40,1⋅10–4

250 349,8⋅10–4 40,9⋅10–4

Экспериментальное значение Kд сравнить со справочным и рассчитать ошибку
пыта в %. 

Работа № 2. Определение концентрации соляной кислоты  
кондуктометрическим титрованием. 

Цель работы. Научиться определя различных электролитов кондук-
тометрическим ме

В стакан налить 10 мл рас л дистиллированной воды (раз-
бавление необходимо для того, трующего раствора не вызвало 
сильного изменения исх общей исходной
концентрации ионов), тщательно перемешать, ввести электроды, после чего присое-
динит

внести в таблицу 5. 
Т и

о

ть концентрацию
тодом. 

твора, добавить 100 м
чтобы добавление ти

одного объема и не уменьшило тем самым

ь их к зажимом Rx реохордного моста и определить сопротивление раствора. 
Порядок работы на измерительном приборе Р-38 описан в лабораторной работе № 1. 

В стакан с кислотой добавить из бюретки 4 мл 0,1 М раствора NaOH. Раствор
тщательно перемешать и определить сопротивление раствора. Далее добавлять объе-
мы щелочи, указанные в таблице 5. 

После каждого добавления раствора щелочи определить Rx раствора. Экспери-
ментальные данные

                            абл ца 5. 
мл добавленной
щелочи,∆V 

Общий объем
щелочи, V Rm m = 

2

1

r

r
 Rx

0 0   
4 4   
2 6   
2 8   
1 9   

0,5 9,5   



0,3 9,8   
0,2 10,0   
0,2 10,2   
0,2 10,4   
0,2 10,6   
0,4 11,0   
1,0 12,0   

 

остроить график зависимости RП
о

x от объема щелочи. По максимуму сопротив-
ления пределить объе слоты из кривой кон-
дуктометрического тит

Рассчитать концентрац уле:  

м щелочи, пошедший на титрование ки
рования (см. рис. 6). 

ию соляной кислоты по форм

C(HCl) = 
)HCl(

)NaOH()NaOH(C ⋅
. 

б) от темпера
в) от величин
г) от величин

2. Укажите фо
а)

1. От каких фа
а) от вязкост

0
mл = F(ωА 

3. Как изменяю
в ряду Na+, R
а) уменьшаю

4. Как изменя
литов с изме
а) при повыш
б) при пониж
в) при повыш
г) при пониж

5. Сравните эл
а) выше у Na

Rx
туры; 
ы заряд
ы гидро ско
рмулы, 

Тестовый самоконтроль 
кторов зависит подвижность иона в растворе: 
и растворителя; 

а иона ; 
динамиче го радиуса иона? 

выражающие закон Кольрауша: 
+ ωК); m б) α = λ / 0

mл ; в) 0
mл  = UК + UА; г) λm = æ /С. 

тся зн х 
b+, OH-, H : 
тся; б) не изменяются;  тся? 

ется молярная электрическая проводимость растворов электро-
нением температуры
ении те
ении те

ачения абсолютных скоростей ионов в водных раствора
+

в) увеличиваю

: 
мпературы увеличивается; 
мпературы увеличивается; 

ении температуры уменьшается; 
ении температуры уменьшается? 

ектрическую проводимость 0,1М растворов H2SO4 и Na2SO4: 
2SO4;       б) ниже у Na2SO4;       в) одинаковы;       г) выше у Н2SO4. 

т.э V(NaOH)

Рис. 6. Кривая
кондуктометрического

титрования



V(NaOH) 

χ χ χ χ 

V(NaOH) V(NaOH) V(NaOH) 

6. Какой из графиков объясняет ход кривой кондуктометрического титрования
раствора СН3СООН раствором NaOH? 

а)            б)             в)             г)  
  

7. Вычислите абсолютную скорость движения ионов ОН-, если их подвижность
равна 198,5⋅10-4 См⋅м2⋅моль-1: 
а) 19,15 ⋅ 102 м2⋅в-1⋅сек-1;  б) 20,6 ⋅ 108 м2⋅в-1⋅сек-1; 
в) 486,15 ⋅ 104 м2⋅в-1⋅сек-1;  г) 486,15 ⋅ 10-4 м2⋅в-1⋅сек-1. 

8. Вычислите удельную электрическую проводимость раствора пропионовой
кислоты (См⋅м ) с концентрацией 1/34 моль/л, если молярная электрическая
проводимость этого раствора равна 7,8 ⋅10

−1

-2. 

9. Вычислите степень эле олит к диссоциации пропионовой кислоты, 

еская проводи-
мость уменьшается: 
а) 

раствора СН СООН при 298К равна 

-4 См⋅м2⋅моль-1: 
а) 2,68 ⋅ 10-5;       б) 2,68 ⋅ 10-2;       в) 2,29 ⋅ 10-5;       г) 2,29 ⋅ 10

ктр ичес ой 
если подвижность ионов Н+ равна 349,8⋅10−4 См⋅м2⋅моль−1, а подвижность
пропионат-ионов равна 40,9⋅10−4 См⋅м2⋅моль−1, молярная электрическая про-
водимость пропионовой кислоты равна 7,8⋅10−4 См⋅м2⋅моль−1: 
а) 3,99 ⋅ 10-2;       б) 2,52 ⋅ 10-2;       в) 5,05 ⋅ 10-2;       г) 1,99 ⋅ 10-2. 

10. В каком ряду биологических жидкостей удельная электрич

плазма крови, желудо
б) желудочный сок, моча, плазма крови, цельная кровь; 
в) цельная кровь, желудочный сок, плазма крови, моча; 
г) моча, плазма крови, желудочный сок, цельная кровь? 

ЗАДАЧИ 

1. Рассчитайте молярную концентрацию HCl в растворе, если удельная электриче-
ская проводимость раствора равна 0,277 См⋅м

чный сок, цельная кровь, моча; 

–1, а молярная электрическая прово-
димость – 1,385⋅10–2 См⋅м2⋅моль–1. 

Ответ 0,02 моль/л. 
 

2. Молярная электрическая проводимость 0,1М 3

5,2⋅10–4 См⋅м2⋅моль–1. Рассчитать константу диссоциации СН3СООН и рН раство-
ра. 

Ответ Кд = 1,79⋅10–5 моль⋅л–1; рН 2,88. 
 

Эталоны решения задач 

Задача 1. Определить молярную электрическую проводимость 0,1 М раствора AgNO3

при 298 К, если удельная электрическая проводимость этого раствора равна 1,097 
См⋅м–1. 



Дано: 
См(AgNO3) = 0,1 моль/л
æ = 1,097 См⋅м–1

λm = ? 

Решение: 
Удельная и молярная электрически проводимости связаны 

следующим соотношением: λm = æ /C,  
где С – концентрация раствора, моль/м3. 
Следовательно,                 λm = æ/C(AgNO3)⋅1000 

λm=
1000л/моль1,0

мСм097,1 1

⋅
⋅⋅ −

 =1,097 ⋅10–2См⋅м2⋅моль–1

Ответ: 1,097⋅10  См⋅м ⋅моль . 
  

Задача 2. Одинаковы ли удельная и молярная электрические пров

–2 2 –1

одимости 
0,1М ся 

температуры? 

элек-

же кон

сть иодида калия при бес-
конечном разведении ( ) и подвижность катиона калия 

⋅ –4 ⋅ 2⋅ –1 ⋅ –4 ⋅ 2⋅ –1

См⋅м ⋅моль

растворов CH3COONa и СН3СООН и 0,01М растворов KCl и HCl ? Изменит
ли эти величины с повышением

Решение 
а) Ацетат натрия сильный электролит. Это означает, что ионов (переносчиков

тричества) в 0,1М раствора CH3COONa больше, чем в растворе уксусной кислоты той 

центрации. Следовательно, æ и λm больше у CH3COONa. 

б) Электрическая проводимость 0,01М раствора HCl больше электрической проводи-
мости 0,01М раствора KCl, так как скорость движения ионов Н+ больше скорости
движения катионов К+. 
в) С п новыше ием температуры увеличивается скорость движения ионов, а у слабых
электролитов, к тому же, возрастает степень диссоциации. Следовательно, с повыше-
нием температуры æ и λm увеличивается. 

Задача 3. Вычислить молярную электрическую проводимо
298К, если известно, что0

mλ
равна 73,5 10  См м моль , а п а – 76,9 10  См м моль . 

Дано: 
U(К

одвижность аниона иод

+)= 73,5⋅10–4 См⋅м2⋅моль–1 

U(I–) = 76,9⋅10–4 2 –1

Решение: 
Согласно закона Кольрауша, что сумма подвижно-
стей катиона и аниона равна молярной электрической
проводимости при бесконечном разведении, нахо-
дим:                     0

mλ (KI) = U(К+) + U(I–) 
0
mλ (KI) – ? 0

mλ (KI)= 73,5⋅10–4 + 76,9 ⋅10–4 = 50,4⋅10–4 См⋅м2⋅моль–1

Ответ m (KI: λ )= 150,4⋅10–4 См⋅м2⋅моль–1. 

H в 0,01 М растворе 
при 298 К, д этого  ля ая электрическая д ость равна 
11,2⋅10–4 См⋅ –1 молярная электрическая пров  271,2⋅10–4 
См⋅м2

0

Задача 4. Определить степень и константу диссоциации NH4O
если ля раствора мо рн прово им
м2⋅моль , а предельная одимость

⋅моль–1. 



Дано: 
С(NH4OH) = 0,01 моль/л
λm (NH4OH)= 11,2 ⋅10–4 См⋅м2⋅моль–1 

0
mλ (NH OH)=4 271,2⋅10–4 См⋅м2⋅моль–1

α–?   Кд – ? 
α = 

Решение: 
Для слабого электролита степень диссоциации
определяется соотношением Аррениуса:  

0
mλ
mλ

 

Связь между м и концентрацией слабого элек-

а  закона разбавлени Освальда

олярной электрической проводимостью

тролита установлен  с помощью я :   Кд = 
α

α ⋅ C2

−1
  

1) α = 
1

= 0,0413. 
24

124

мольмСм102,271

мольмСм102,11
−− ⋅⋅⋅

⋅⋅⋅

2) Кд =

−−

0,0413- 1
–5

л/моль  01,0)0413,0( 2 ⋅
 = 1,78⋅10–5 моль/ . 

Ответ: α = 0,413; Кд = 1,78⋅10  моль/л. 
 

Дано: 
Т = 29

R(KCl) = 431,80 М
R(СН3СООН) = 750 Ом 

л

Задача 5. Удельная электрическая проводимость 0,02 М раствора KCl при 298 К рав-
на 0,277 См⋅ м–1, а его сопротивление 431,8 Ом. Вычислить удельную электрическую
проводимость раствора уксусной кислоты, если сопротивление раствора уксусной ки-
слоты в том же сосуде равно 750 Ом. 

8К 
С(KCl) = 0,02 моль/л
æ (KCl) = 0,277 См⋅м–1

æ(CH3COOH) = ? 

Решение: 
Удельная электрическая проводимость раствора уксусной
кислоты определяется по формуле: 

æ (CH3COOH)= 
)COOHCH(R

K

3

c , 

нная сосуда, которую вычислим по результа-
трических измерений для раствора KCl. 

где Кс – постоя
там кондуктоме

1) Кс = æ (KCl)⋅R(KCl) = 0,277 См⋅м–1⋅431

2) æ (СН3СООН) = 

,8 Ом = 119,608 м–1. 

)COOHCH(R

K

3

c =
Ом
м 1−

= 0,159 См⋅м
750

608,119

т: 0

Задача 6. Рассчитайте молярную электри ислоты при 
бесконечном разбавлении при 298К, если
димости растворов равны: (HCl) = 426, –4

(NaCl) = 126,4⋅10–4 См⋅м2⋅моль–1;  

Дано: 
T = 298K 
λ –4 2 –1

(CH3

С

–1. 

Отве ,159 См⋅м–1. 

ческую проводимость уксусной к
 известно, что придельные молярные прово-
1⋅10  См⋅м2⋅моль–1;  

0
mλ (CH

0
mλ

0
mλ 3COONa) = 91,0⋅10–4 См⋅м2⋅моль–1. 

m (HCl)=426,1⋅10  См⋅м ⋅моль
0
m (NaCl)=126,4⋅10

0

λ –4 См⋅м2⋅моль–1

0 –4
mλ COONa)=91,0⋅10  
м⋅м ⋅моль . 2 –1

0
m (CH3COOH) – ? 

0
mλ CH

Решение: 
ьзуя закон Кольрауша о независимой под-
сти ионов, можно записать равенство: 

0
mλ (HCl)+ 0

mλ (CH

Испол
вижно

: 
3COONa)= 0

mλ (CH3COOH)+ 0
mλ (NaCl) 

Отсюда
3COOH = 0

mλ (HCl) + 0
mλ (CH3COONa) − 

0
mλ (NaCl) = (426,1 + 91,0 – 126,4)⋅10  = 390,710  

2 –1 –2 См⋅м2⋅моль–1

–4 –4
λ

См⋅м ⋅моль = 3,907⋅10



ГЛАВА VIII.  
Электрохим ледования.  

и ицин ачимость темы 

е 

+ +

состоянием 
воздуш

д регистрации биопотенциалов используется при исследова-
нии де

слу аев п воля еских нарушениях центральной 
нервно и мы-
шечной деятельно ельной регистра-
ции ряда отдельных т у с этим в ме-

иалы, в частности, металлы при эндо-
протез

енная в раствор  соли 
этого 

ические методы исс
Потенциометрия. 

Б омед ская зн

Методы потенциометрии используются в клиническом анализе и в практик
санитарно-гигиенических исследований. С помощью потенциометрических методов
возможно определение концентрации физиологически активных ионов (H3O , K , 
Na+, Ca2+, +

4NH , Cl–, Br–, I–) в биологических жидкостях и тканях. При применении
ферментных электродов возможно определение глюкозы, мочевины, аминокислот и 
других метаболитов, а с помощью газовых электродов вести контроль за

ной среды. 
Изучение механизмов возникновения электродных и окислительно-

восстановительных потенциалов (ОВ-потенциалов) позволяет разобраться в законо-
мерностях многих биохимических процессов в организме, в частности, процессов
биологического окисления и установить последовательность и энергетические значе-
ния ОВ-процессов. Мето

ятельности различных органов, например, при диагностике сердечных заболе-
ваний (электрокардиография). Регистрация биопотенциалов мозга (электроэнцефало-
грамма) в ряде ч оз ет судить о патологич

й системы. При изучении явлений возбуждения в мышцах и координаци
сти у спортсменов применяется метод последоват

оков действия мышц  (электромиография). Наряды
дицинской практике широко используют матер

ировании костных тканей, зубов, при введении которых в организм на границе 
металл – раствор образуется скачок потенциала и развиваются электрохимические
процессы. 

Потенциометрическое титрование применяется для определения концентрации
биологически активных и лекарственных веществ. 

Равновесные электродные процессы  
и электродвижущие силы 

Электрод − это система, состоящая из проводника I рода, контактирующего с
проводником II рода, н лич ая папример, метал еск ластинка,  опущ

металла. В такой системе на границе металл-раствор (твердая фаза – жидкость) 
возникает двойной электрический слой, которому соответствует скачок потенциала, 
называемый электродным потенциалом. 

Механизм возникновения электродного потенциала 



Теоретической основой объяснения возникновения электродных потенциалов
является сольватационная теория Л.В. Писаржевского − Н.А. Изгарышева. Согласно
этой теории при погружении металлической пластинки в раствор собственной соли
имеют место два основных процесса. Первый процесс – это ионизация металла пла-
инки, где в узлах кристаллической решетки находятся ионы – атомы: 
ст
Ионизация ходит по полярных молекул раствори оды). Обра-
зующиеся  астинке, з  ее отрица-
тельно, а образующиеся к инки в р и концен-
трируются тинк

роцесс – это взаимодействи кул раство-
р и металла, т.е. сольватация щихся ио-

нов:  Меn+ + mH O⇄ Меn+ ⋅ mH O. 

ратной реакции: 

еж ими процессами не установится динамическое равновесие: 

Ме + mH O ⇄ Меn+ ⋅ mH2O + nē 

е  слой (ДЭС), т.е. упоря-
дочен

в ло ях равновесия электродной реакции, 
назыв

по циал ить невозможно. Однако можно оп-
редели

уется на пластинке и тем меньший отрицатель-
ный заряд возникает на ней. яд медной пластинки в 
растворе своей соли будет мень , помещенной в раствор 
собств

ложительным». Кроме природы 
металл

да в 
раство

сленных факторов на величину электродного потенциала 
металл

Ме ⇄ Меn+ + nē. 
 проис д действием теля (в
при этом электроны концентрируются на пл аряжая

атионы металла переходят с пласт  раство
 возле плас и (рис. 1). 

Второй п
ите я с ион м

е моле
л а образую

2 2

При погружении пластинки металла в раствор вначале
преобладает процесс ионизации металла:  

Ме → Меn+ + nē, 
но со временем скорость прямой реакции уменьшается, а растет скорость об-

Меn+ + nē → Ме 
пока м ду эт

2

или упрощенно Ме ⇄ Ме  + nē. 
При этом на границе металл – раствор (твердая фаза – жид-

кость) устанавливается ра н

n+

в овесный двойной эл ктрический
ное распределение противоположно заряженных частиц на границе раздела фаз 

(рис. 1). ДЭС будет соответствовать скачок потенциала называемый электродным по-
тенциалом. Потенциал, возникающий  ус ви

ается равновесным электродным потенциалом. Абсолютное значение элек-
тродного тен а экспериментально определ

ть разность электродных потенциалов. Поэтому для характеристики электрод-
ных процессов пользуются относительными значениями электродных потенциалов. 
Для этого находят разность потенциалов измеряемого электрода и электрода, потен-
циал которого условно принимают равным нулю. На величину электродного потен-
циала влияют природа металла и растворителя. Чем меньше активность металла, тем
меньшее количество электронов образ

Например, отрицательный зар
ше заряда цинковой пластинки

енной соли. Поэтому по отношению к цинковой пластинке (более активный
металл) заряд медной пластинки принято считать «по

а электродный потенциал зависит от температуры, активности ионов металла в
растворе, а также величины заряда иона металла в растворе. Например, потенциал
железного электрода в растворе FeCl3 будет больше потенциала этого же электро

ре FeCl2.  
Влияние всех перечи
ического электрода выражается уравнением Нернста:  

ϕ Me/Men + = ϕ0
 Me/Men +  + +nMe

aln
RT

,  
nF

Ме

+   +
+   +
+   +

++
+
+

+
+   + +

Рис. 1.



где ϕ0
 Ме

n+
/Ме – стандартный электродный потенциал, значение которого определяется

природой металла и растворителя, R – универсальная газовая постоянная, равная 8,31 
Дж/моль⋅К, Т – температура в Кельвинах, n – заряд ионов металла, F – число Фара-
дея, равное 96500 Кл/моль, ln n+ – натуральный логарифм, аМе  – активность (концен-
трация

олей.  

) потенциалопределяющих ионов металла в растворе, моль/л. 

Гальванические элементы 
Гальванический элемент (химический источник тока) − это устройство, в кото-

ром химическая энергия окислительно-восстановительной реакции превращается в
электрическую. Гальванический элемент состоит из двух электродов (полуэлемен-
тов). Между растворами отдельных электродов устанавливается контакт с помощью
электролитического мостика, заполненного насыщенным раствором KCl (солевой
мостик) или с помощью мембраны. Они обеспечивают электрическую проводимость
между растворами, но препятствуют их взаимной диффузии и являются вместе с
электродами внутренней цепью гальванического элемента. Внешняя цепь гальваниче-
ского элемента – это выводы электродов. По внешней цепи осуществляется переход
электронов от одного металла к другому. 

Различают гальванические элементы химические (биметаллические) и концен-
трационные. 

Химические гальванические элементы состоят из двух металлов, опущен-
ных в растворы своих с

ē                                       ē

р-р CuSO4

Cu

р-р ZnSO4

Zn-2ē → Zn2+ Cu2+ + 2ē → Cu

Zn
анод
(–)
↑
ē

Cu
катод

(+)

 – –
 – –
 –      –

Рис. 2.
Примером химического гальванического элемента может служить элемент 

Якоби-Даниэля (рис. 2.). 
Он с

п  С
ē. При этом возникает электродный потенциал цинка. Схема

электрода будет иметь вид Zn тикальная черта обозначает 
границ медной пластинке 
также возникает ДЭС и устанавл я равновесие Cu  Cu + 2ē. Поэтому возни-
кает электродный потенциал будет Cu|CuSO4 или Cu|Cu2+. 

остоит из медного электрода (т.е. медной пластинки, погруженной в рас-
твор CuSO4) и цинкового электрода (цинковой пластинки, погруженной в раствор
ZnSO4). На оверхности цинковой пластинки возникает ДЭ  и устанавливается рав-

новесие Zn ⇄ Zn2+ + 2
|ZnSO4 или Zn|Zn2+, где вер

у раздела фаз, на которой возникает ДЭС. Аналогично на
2+ иваетс ⇄

меди. А схема электрода



Соеди ешней цепи оба 
электрода (гальванический дится сколько угодно времени не из-
меняясь. Но при замыкани инают протекать термодинамически 
необр ски более активном), 
протек

Процессы оки охим ся д ыми процессами, а
электроды, на которых идут процессы окисления, называются анодами. 

процесс

идут процессы восстановления, называются катодами. 
При этом электроны, об а , по внешней цепи двигаются к ка-

u →Zn  + Cu  
или Zn

нов по внутренней цепи элемента, т.е. 

⊝Zn⏐Zn  ║Cu  ⏐Cu⊕. 

ектродви-

Е = ϕ катода – ϕ анода , где ϕ катода > ϕ анода. 
Отсюда ЭДС медноцинкового гальванического элемента равна: 

Е = ϕ Cu
2+

/Cu – ϕ Zn
2+

/Zn = ϕ0
Cu

2+
/Cu + 

ненные солевым мостиком (мембраной), но разомкнутые во вн
элемент) могут нахо
и внешней цепи нач

атимые процессы. На Zn-электроде (как электрохимиче
ает процесс окисления:   Zn − 2ē →Zn2+. 

сления в электр ии называют ано н

На Cu-электроде (электрохимически менее активном) протекает  вос-
становления:   Cu2+ + 2ē →Cu. 

Процессы восстановления в электрохимии называются катодными процессами, 
а электроды, на которых

разующиеся н  аноде
тоду. Движение ионов в растворе замыкает электрическую цепь гальванического эле-
мента. 

Суммарное уравнение электрохимической реакции : Zn + C 2+ 2+

+ CuSO4 → ZnSO4 + Cu. 
Вследствие этой химической реакции в гальваническом элементе возникает 

движение электронов во внешней цепи и ио
электрический ток, поэтому суммарная химическая реакция, протекающая в гальва-
ническом элементе, называется токообразующей. 

Схема химического гальванического элемента записывается по правилу «пра-
вого плюса». То есть электрод, являющийся катодом (+), пишется справа и его роль
играет менее активный металл (в ряду напряжения металлов находящийся правее), 
Поэтому схема элемента Якоби-Даниэля будет иметь вид:  

2+ 2+

анод                      катод
Двойная черта в схеме обозначает электролитический контакт между электродами, 
осуществляемый обычно посредством солевого мостика. Он препятствует смешива-
нию электролитов и обеспечивает протекание электрического тока по внутренней це-
пи элемента. 

В гальваническом элементе между двумя электродами возникает эл
жущая сила, равная разности двух электродных потенциалов. Электродвижущая сила
гальванического элемента — величина всегда положительная и рассчитывается по
форму е (без учета диффузного потенциала): л

+2Cu
a ln

nF

RT
 – (ϕ0

 Zn
2+

/Zn + +2nZ
a ln

nF

RT
). 

Гальванический элемент служит источником тока до тех пор, пока весь цинко-
вый электрод (анод) не растворится или не израсходуются из раствора катионы Сu2+, 
которые разряжаются на катоде. 

Концентрационные гальванические элементы состоят из двух одинаковых
электродов (например, серебряных), опущенных в растворы одного и того же элек-
тролита (например, AgNO3), но разных концентраций. Источником электрического
тока в таком элементе служит работа переноса электролита из более концентрирован-
ного раствора в более разбавленный. Элемент работает до тех пор, пока сравняются
концентрации катионов у анода и катода. Концентрационный гальванический эле-
мент изображают схематически следующим образом: 



⊝Ag⏐AgNO3(C1) ║AgNO
анод                          

Уравнение для вычисления ЭДС ко

имеет вид:  Е = ϕ к – ϕ а = ϕ0
Ag

+
/Ag +

3 2 2 1

катод 
(C ) ⏐⊕Ag,   где С  > C . 

нцентрационных гальванических элементов 

2a ln
nF

RT
 – (ϕ0

Ag
+

/Ag + 1a ln
n

RT
), отсю

F
да 

Е = 
1a

a
 ln

F

T 2 ,    где а
n

R

Стандартные электродны

Абсолютное значение элект
или рассчитать невозможно. Но мо г
ла относительно какого-либо элект
международному соглашению так  (
ный) во родн

 0,0В. 

Стандартный водор вляет собой платиновую 
ласти

2 > а1. 

е потенциалы. Стандартный водородный элек-
трод 

родного потенциала в настоящее время измерить
жно определить значение электродно о потенциа-
рода, выбранного в качестве стандарта. Согласно 
им стандартом служит стандартный нормаль-

до ый электрод, потенциал которого условно принят за нуль:  
ϕ0

2/H2H+

одный электрод (рис. 3) предста
 =

нку, покрытую платиновой чернью и опущенную в раствор Н2SO4 или HCI с
п

+

-
-

о-
дартного 

текает процесс: H2 ⇄ 2Н  + 2е . 
Стандартный электродный потен-

Если равновесие H2 ⇄ 2Н  аво и атомы водорода с платино-
в 

гальва

аН =1 моль/л, через который все время пропускается газообразный Н2 под давлением 
101,3 кПа при 298 К. Платина, отличающая
ся высокой химической стойкостью, прак
тически не может посылать свои ионы в
раствор и в электродном процессе не участ-
вует. Ее роль сводится к адсорбции на своей
поверхности водорода и переносу электр

словное обозначение станнов. У
водородного электрода следующее: 
(Pt)H2⏐2H+. На поверхности платины про-

+ – 

циал представляет собой электродвижущую
силу гальванического элемента, составлен-
ного из металла, погруженного в раствор
своей соли, и стандартного водородного
электрода. Измерения проводят в стандарт-

ных условиях: температура – 298 К, давление – 101,3 кПа и активность (концентра-
ция) ионов металла в растворе – 1 моль/л. 

+

о

H2

+ 2е– смещено впр
вой пластинки переходят в виде ионов Н+ в раствор, то знак водородного электрода

ническом элементе будет отрицательным, а схема гальванической цепи: 

⊝ (Pt)H2⏐2H+ ║ Меn+ ⏐Ме ⊕. 
анод                                   катод 

ЭДС такой цепи равна:   Е= ϕ0
 Me/+nMe

 – ϕ0

2/H2H+  = ϕ0
Me/+nMe

, 

о о
о о
о о
о     о
о    oo oo

o

Pt

р-р

-

-

-

-

-

 HCl

-
-

-

-
-

-
-

-
-

Рис. 3.

-



т.е.
иал будет величиной положительной (на-

пример, ϕ0
 Сu

2+/Cu= +0,34 В). 
дет направлен поток электронов, то 

реакция Н2 ⇄ 2Н  + 2ē будет сдвинута в мента:  

Тогда ЭДС:   Е = ϕ  – ϕ  = – ϕ , 

 Cu /Cu  Zn /Zn 

Окислительно-восстановительные потенциалы 
Электродный потенциал любого металла является окислительно-восстанови-

тельным потенциалом (ОВ-потенциал). Однако, в химии принято называть ОВ-по-
тенциалами лишь те, которые возникают на инертных электродах (Рt, Pd и т.д.), по-
мещенных в раствор, содержащий окисленную и восстановленную формы вещества. 
Например, платиновая пластинка погруженная в раствор содержащий FeCI2 и FeCI3. 

Схема ОВ-электрода в этом случае б т записывается следующим образом:  
Pt⏐ FeCI3, FeCI2 или Pt⏐Fe3+, Fe2+. Наличие запятой между окисленной и восстанов-
ленной формами показывает, что между ними в растворе нет поверхности раздела. 
Окислитель Fe3+ и восстановитель Fe2+ в растворе непрерывно взаимодействуют друг
с другом. Этот обменный процесс описывается уравнениями:  

Fe2+ → Fe3+ + ē  и Fe3+ + ē → Fe2+. 
В присутствии платины, которая в электродном процессе не участвует, обмен 

электронами меж ходит появление 
на металле электри ДЭС. Постепенно 
происходит выравнивание и в системе инерт-
ный

для электродов с более высоким значением электродного потенциала, чем у водо-
родного, стандартный электродный потенц

Если же в гальваническом элементе к водородному электроду бу
+ лево, а схема гальванического эле

⊝Ме⏐Меn+ ║ 2Н+ ⏐Н2(Pt)⊕.

анод                              катод 

0

2/H2H+ Me/+nMe Me/+nMe

т.е. для электродов с более низким значением электродного потенциала, чем у водо-
родного, стандартные электродные потенциалы будут отрицательными величинами 
(например, ϕ

0 0

0 Zn
2+

 /Zn = –0,76 В). 
Если все металлы расположить последовательно по возрастающей величине их 

стандартных электродных потенциалов, получим ряд напряжений металлов, который
широко используется при изучении окислительно-восстановительных свойств метал-
лов и их катионов и в практике составления гальванических элементов. 

На величину ЭДС гальванического элемента влияют природа электродов, ак-
тивность ионов в растворе, температура. Из перечисленных факторов наибольшее
влияние на величину ЭДС оказывает природа электродов. Чем дальше друг от друга
удалены металлы в ряду напряжений (т.е. чем больше разница между стандартными
потенциалами металлов), тем больше ЭДС гальванического элемента, в котором эти
металлы использованы.  

ЭДС химического гальванического элемента, измеренная при 298К и активной
концентрации ионов металла в растворе их солей 1 моль/л называется стандартной
ЭДС и равна:    Е0 = ϕ0 катода – ϕ0 анода. 

Например, для медноцинкового элемента стандартная ЭДС будет равна: 
Е0 = ϕ0 2+ – ϕ0 2+ = + 0,34 – (–0,76) = 1,1 B. 

уде

ду ионами Fe3+ и Fe2+ ускоряется. При этом проис
ческого заряда и образование на границе раздела

скоростей окисления и восстановления
 металл (Pt) – раствор (Fe3+/Fe2+) устанавливается в ДЭС равновесие, которое ха-

рактеризуется определенным значением ОВ-потенциала. 



Стандартный ОВ-потенциал представляет собой электродвижущую силу
гальванического элемента, составленного из ОВ-электрода, в котором активности
(концентрации) окисленной и восстановленной форм вещества равны 1 моль/л, и
нормального водородного электрода. Значения стандартных ОВ-потенциалов некото-
рых систем приведены в таблице: 

Система Реакция полуэлемента ϕ0 (В) 
F2/2F– F2 + 2ē → 2F– + 2,87 

МnO4
- /Мn2+ МnO4

-  + 8Н+ + 5ē → Мn2+ + 4Н2О + 1,51 

Cr2O 7
2−  /2Cr3+ Cr2O 7

2−  + 14H+ + 6e– → 2Cr3+ + 7H2O + 1,37 

Вr2/2Вr– Вr2 + 2ē → 2Вr- + 1,07 
Fe3+/Fe2+ Fe + ē→ Fe + 0,77 3+ 2+

I2/2I– I2 + 2ē → 2I- + 0,54 

Стандартные ОВ-потенциалы являются количественной мерой окислительно-
восстановительной способности системы. Чем выше значение ϕ0, тем большей окис-
лительной способностью обладает окисленная форма данной пары. Восстановитель-
ные свойства сильнее выражены у восстановленной формы в паре с меньшим значе-
нием ϕ0. 

Величина ОВ-потенциала в реальных условиях рассчитывается по уравнению 

Нернста-Петерса (Петерса):  ϕ (ок., вос.) = ϕ0 (ок., вос.) + 
восст

окисл

a
a

ln
nF

RT
, 

где n − число электронов, участвующих в ОВ реакции; аокисл и авосст − активности
окисленной и восстановленной форм в растворе. Например, для выше взятого элек-
трода уравнение имеет вид: 

ϕ 3+ 2+ = ϕ  + Fе /Fе  Fе /Fе
0 3+ 2+

+2Fe
anF

Если в сопряженную ОВ-систему входят ионы Н

+3Fe
aRT

 ln ,  где n = 1. 

сис и.  

+ или ОН—, то потенциал такой 
темы зависит и от их активност

Например, для системы МnО4
− +8Н+ +5ē ⇄ Мn2+ + 4Н О уравнение Петерса име-2

вет ид:  ϕ 
/

−
4MnO +2Mn

 = ϕ0
 

/
−
4MnO +2Mn

 + 
+

+− ⋅

2

4

8
HMnO

a

aa
ln

nF

RT
,  где n = 5. 

Mn

пар ние активностей (концентраций) окисленной и восстановленной форм
ия Петерса следует, что чем выше 

ста значение ОВ-потенциала и выше окис-
ительная способность системы. 

Классификация электродов 

Все используемые в потенциометрии электроды классифицируются по назна-
ению и по механизму возникновения потенциала. 

По своему назначению все электроды делятся на электроды сравнения, по-
енциалы которых не зависят от концентрации исследуемого раствора и электроды
пределения, на потенциал которых влияет концентрация определяемых ионов. 

По механизму возн ла различают обратимые 
 необратимые электроды. 

Таким образом, на значение ОВ-потенциала влияет природа сопряженной ОВ-
ы, соотноше

в растворе, температура и рН раствора. Из уравнен
температура, больше концентрация окисленной формы и меньше концентрация вос-

новленной формы в растворе, тем больше 
л

ч

т
о

икновения электродного потенциа
и



Обратимыми называются электроды, в которых реакция может идти как в
м, так и в обратном направлении. Если изменить направление движения топрямо ка, 

мыми электро-

нноселективные электроды.  
виду иона − ка-

тио

ые электроды, которые могут 
быт брат к ка Их созда по схеме  
(М з|р ин ошению в веществам, нахо-
дящимся в растворе и обходим для создания поверхности, на которой протекает ре-
акци Типичным пр ером газового электрода является водородный электрод
(Pt) |2H+. Водородн  электрод используется как стандартный электрод сравнения, 
но может служить и электродом определения (когда аН+ ≠ 1 моль/л). Если перейти от
нату льного логарифма ln к десятичному lg, то  Нернста для одородного 
электрода примет вид

ϕ = ϕ + 

то реакция Zn + Cu2+ ⇄ Zn2+ + Cu пойдет в обратном направлении. Металлические
электроды (Zn|Zn2+, Cu|Cu2+ и др.) являются обратимыми. Необрати
дами являются электроды, на которых при изменении направления тока идет не об-
ратная, а побочная реакция.  

Обратимые электроды делят на электроды первого рода, электроды второго ро-
да, окислительно-восстановительные электроды и ио

Электроды I рода обратимы только по отношению к одному
на или аниона. К ним относятся, например, рассматриваемые выше металлические 

электроды, обратимые относительно катиона (Zn|Zn2+, Cu|Cu2+ и др.). Они применимы
как электроды определения (индикаторные электроды). Потенциал такого электрода
зависит по уравнению Нернста от концентрации (активности) одного иона. 

К электродам первого рода относятся также газов
ь о имы по отношению тиону или аниону. 

ертным по отн
ют 

е) га аствор. Металл должен быть
не

я. им
H2 ый

ра авнениеур в
: 

2/H2H+
0

2/H2H+  +H
a lg

nF

RT3,2
. 

Так  при 298К сомножитель  как =
F

RT3,2
0,059,  ϕ = 0   и   n = 1,  

то   +  = 0,059 или   ϕ = –0,059 

0

2/H2H+а  

ϕ 
2/H2H +H

a    рН.  lg  
2/H2H+  

Отсюда,     рН = – 
059,0

Электроды II рода обратимы по отношению к двум видам ионов, т.е. их по-
тенциал зависит от активности (концентрации) катиона металла в растворе и аниона трудно-
растворимой соли этого металла. 

Элек

2/H2H +ϕ
. 

трод II рода состоит из металла  слоем его труднорастворимой 
сол

 CI -ионы (HCl, KCl) -
трации, (4) – микрощел сследуемым раствор . 

ē ⇄ Ag сопутствует реакция раство-

g++ CI– . 

, покрытого
и, погруженного в раствор электролита, содержащий анион одноименный с труд-

норастворимой солью. Примером такого электрода является хлорсеребряный элек-
трод (рис. 4), который состоит из серебряной проволоки (1) с нанесенным слоем АgCI 
(2), погруженной в раствор, содержащий – определенной концен

ь для контакта с и ом
Основному химическому процессу Ag+ +

рения-осаждения труднорастворимого электролита AgCI: AgCI ⇄ A



В присутствии CI– –ионов раствори-
ной температу-

ал 
+ вследствие про-

AgCI (т.в.) + ē ⇄ Ag + CI– . 

мость AgCI снижается. При дан
ре и данной концентрации KCI концентрация
ионов Ag+ практически постоянна. Потенци
возникает на границе Ag⏐Ag
текания электродной реакции:  

Этот потенциал может быть выражен
уравнением Нернста: 

ϕ х.с. = ϕ0 Ag+/ Ag + +gA
a ln

nF

RT
. 

Для AgCI термодинамическая константа
растворимости а: равн

0 + -
s =aK Ag  ⋅ aCI ,   отсюда 

−

+ =
CI

Ag a
a . 

Подставляя значение a

1

- - - -
----

-    - -
-    - -     -

- - - -
- - - -

-

- --

2

3

4

0
sK

Рис. 4.

Ag
+ в уравнение Нернста, получим: 

ϕ х.с. = ϕ0
 Ag

+
/Ag + ln

nF

RT

−Cl

0
s

a

K
 = ϕ0 + +  Ag /Ag  ln

nF

RT 0  – sK -Cl
aln

nF

RT
.

Соединяя постоянные при данной температуре величины ϕ0
 Ag

+
/Ag и  Kln

nF

RT 0
s  в одну 

ϕ0
х.с. (постоянная рсе ), пол равнение потенциала хлор-

серебряного электрода: 

ϕ0
х.с. – 

хло ребряного электрода учим у

ϕ х.с. =  −IС
a ln

nF

RT
. 

В конечном итоге тенциал серебрян го электрода зависит от активности (кон-
центрации) ионов ора в ра е, связанной с активностью катионов серебра через 
величину . Так к n = 1, т и 298К  ϕ х.с. = ϕ0

с. – 0,059 l . 

Используя хлорсеребрянный электрод как электрод сравнения, проще всего 
поддерживать постоянную активность Cl–-ионов, используя насыщенный раствор
KCl. Схема такого электрода Ag⏐AgCI, KCI. 

Ионоселективные электроды — это электроды, потенциал которых зависит
от концентрации только одного какого-то иона в растворе. Они служат электродами
определения. При помощи ионоселективных электродов можно определить концен-
трацию ионов Н+, Na+, K+, Ca2+, , CI– , NO

по  хлор о
хл створ

 0
sK  ка о пр х. g  −IС

a 

+
4NH 3

−  и др. 
Одним из важнейших представителей группы ионоселективных электродов яв-

ляется стеклянный электрод, потенциал которого зависит от активности ионов водо-
рода Н+. 

Стеклянный электрод (рис. 6) представляет собой тонкостенный шарик (мем-
брана) из сп ный 
раствором

стеклянной мембраной (1) и исследуемым раствором (4), кото-

рая протекает на поверхности +) + (Na+, Li+). 

ециального сорта токопроводящего литиевого стекла (1), наполнен
 0,1 М HCI (2). В раствор соляной кислоты погружен внутренний хлорсе-

ребряный электрод сравнения (3). Электродная реакция сводится к обмену ионами Н+

между двумя фазами: 

стекла: R (Na+, Li+) + H+⇄ R(H
Состояние поверхности стекла определяется главным образом активностью ио-

нов Н+. Стеклянный электрод с водородной функцией схематически записывается: 



Ag⏐AgCI, 0,1M HCI⏐стекло ⏐Н+, раствор 
             ϕ1                          ϕ2           ϕ3 

ого электрода склады-
вается из ескольких потенциалов: 

ϕ стекл. = ϕ1 + ϕ2 + ϕ3, 
где ϕ1 – отенциал внутреннего хлорсеребряного
электрода сравнения (величина постоянная); ϕ2 − 

внутренней поверхности стеклянной
нциал

поверхности стеклянной мембраны (ве-
от активности Н+ в 

исс диняя постоянные 
ел нение потенциала 

тит
ны на определении зависимости 

между электрода, погруженного в 
исс т й го вещества в этом растворе. Эта 

ент це, а активность близка к концентрации, по-
это урав трационной форме: 

Потенциал стеклянн
н

п

потенциал 
мембраны (величина постоянная); ϕ3 − поте
наружной
личина переменная, зависящая

ледуемом растворе).Объе
в ичины под К получим урав
стеклянного электрода:  

ϕ стекл. = К + 0,059 lg aH
+    или    ϕ стекл = К – 0,059 рН,    где    К = ϕ1 + ϕ2.

Потенциометрический анализ 

Различают прямую потенциометрию (ионометрию) и потенциометрическое
рование. 

Потенциометрические методы анализа основа
 электрохимическим потенциалом индикаторного

ледуемый раствор и концен рацие  определяемо
зависимость описывается уравнением Нернста. В разбавленных растворах коэффици-

ы активности ионов близки к едини
му можно пользоваться нением Нернста в концен

Е = Е0 + +nCln
RT

, 
MenF

где Е – ЭДС цепи; Е0 – стандартное значение ЭДС гальванической цепи. При измере-
ЭДС в окислительно-восстановительных системах применяют уравнение: 

0

нии

Е = Е  + 
].восст[nF

[окисл.], [восст.] – концентрации окисленной и восс

] .окиcл[RT
ln , 

где тановленной форм в раство-

слу
тен от соотношения концентраций окисленной и восстановлен-
ной одом сравнения воз-

ре, Е0 – значение ЭДС стандартной окислительно-восстановительной цепи. В этом
чае применяют инертный металлический электрод, чаще всего платиновый, по-
циал которого зависит 
 форм веществ. Используя газовый электрод в паре с электр

можно прямое потенциометрическое определение содержания газа в образце, т.к. в
этом случае ЭДС цепи будет определятся уравнением: 

Е = const + ln
nF

RT
[газ]. 

Вышеуказанные уравнения лежат в основе потенциометрических методов анализа.  
Потенциометрическое определение рН. Для измерения рН в исследуемый 

аствор с неизвестной концентрацией ионов Н+ помещают электрод сравнения (на-
ример, хлорсеребряный) и стеклянный электрод, являющийся ионноселективным 
лектродом определения. Стеклянный электрод и хлорсеребрянный электрод присое-

р
п
э

- - - -
-    - -

-    - -     -
- - - -

- - - -

-

- --
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2
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-
-
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-

-
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Рис. 5.



диняют к разным полюсам. Образуется гальваническая цепь, которая условно запи-
ывается так: 

Ag⏐AgCI, HCI⏐стекл вор║KCl, AgCl⏐Ag. 
ЭДС такой цепи равна разности потенциалов хлорсеребряного электрода сравне-

E = ϕ х.с. – ϕстекл.

Подставим значение ϕ ст. в выражение, получим: 
E = ϕ х.с.– (К – 0,059 рН). 

с
о ⏐Н+, раст

ния и стеклянного электрода определения: 

Обозначим постоянные ϕ х.с. и К постоянной const, получим: 
Е = const + 0,059 рН, откуда 

рН =
059,0

constE −
. 

Потенциометрическое титрование. Потенциометрическим титрованием назы-

ния к
ния из бюретки в анализируемый
меряют ЭДС или рН. По результатам титрования строят кривую потенциометриче

графи
от 
или
Кривая потенциометрического титрования характеризуется наличием п

те да (скачок потен-
циа
блю ентрации титруемых ионов. Середина скачка титро-
вания соответствует точке эквивалентности, для нее V(титр.) = Vэкв. По
рическое титрование основано на реакциях нейтрализации, окисления-восстановле-
ния  комплексообразования, о ование точки эквивалентно-
ти проводится безиндикаторн

Рис. 6. Кривые потенциометрического титрования.
1 – сильной кислоты; 2 – слабой кислоты 

вают метод определения концентрации или количества вещества по потенциометри-
ческим кривым титрования. В анализируемый раствор опускают электроды определе-

и сравнения, которые составляют гальваническую цепь. После аждого добавле-
 малых порций титранта (по 0,1–0,2 мл) раствор из-

-
ского титрования, представляющую собой к зависимости ЭДС в милливольтах

объема раствора титранта в случае окислительно-восстановительного титрования
 рН от объема раствора титранта в случае кислотно-основного титрования (рис. 6).

очти верти-
кального отрезка кривой, называемым скачком титрования. Скачок титрования свиде-
льствует о резком изменении потенциала индикаторного электро
ла), а это достигается в том случае, когда в области точки эквивалентности на-
дается резкое изменение конц

тенциомет-

, саждения, при этом фиксир
ым способом. с



В зависимости от реакций, лежащих в основе титрования, подбирают титранты, 
способы определения точки эквивалентности. Типом протекающей реакции опреде-
ляется и выбор электрода определения. При кислотно-основном титровании рН рас-
твора измеряется с помощью стеклянного электрода определения. При окислительно-
восстановительном титровании применяют окислительно-восстановительный плати-
новый электрод определения. В случае комплексометрического титрования в качестве
электрода определения используют ионоселективный электрод, чувствительный к
концентрации анализируемого иона, участвующего в мплексообразования. 

Потенциометрическое титрование имеет ряд преимуществ по сравнению с други-
ми методами анализа. Относительная погрешность при проведении потенциометри-
ческого титрования составляет 0,5–1%, что меньше, чем при титровании с индикато-
рами (1–2%). Потенциометрия выгодно отличается от кондуктометрии тем, что при-

ующие в растворе электролиты, как правило, не мешают титрованию. Изме-
ряемая ще электриче-
ской проводимости. 

Метод потенциометрического титрования позволяет пределить концентрацию
веществ в мутных и окрашенных растворах, допускает автоматизацию титрования и
определение концентрации нескольких веществ в одной порции исследуемого рас-
твора. Этот метод используется для определения констант диссоциации и констант
гидролиза биологически активных веществ (аминокислот, полисахаридов, белков, 
жиров, нуклеиновых кислот); для определения констант равновесия отдельных ста-
дий биологического окисления; для определения констант нестойкости и состава хе-
латных комплексных соединений биометаллов с аминокислотами, белками, фермен-
тами. Этот метод используют для изучения кинетики и механизма биохимических ре-
акций, для контроля за физиологическими процессами, связанными с переносом либо 

етрическое титрование применяют в санитарной
состоянием окружающей среды. 

2. Гальванические элементы ие и концентрационные): механизм действия и рас-
чет ЭДС  элект

3. Обратимые электроды пе ый). Ионосе-
лективные электроды (стеклянный электрод). Устройство и механизм возникновения по-
тенциала.  

4 Электроды сравнения и электроды определения (индикаторные), применяемые в потен-
циометрии. 

5. Сущность потенциометрического определения рН. 
. Потенциометрическое титрование, его сущность и использование в количественном ана-

лизе и медико-биологических исследованиях. 

реакции ко

сутств
ЭДС не обладает тем свойством аддитивности, которое прису

о

электронов, либо ионов. Потенциом
практике для анализа и контроля за 

Основные вопросы темы 

1. Электродные и окислительно-восстановительные (ОВ) потенциалы, механизм их возник-
новения и зависимость от различных факторов. Уравнения Нернста и Петерса для вы-
числения значений потенциалов. 

 (химическ
. Измерение родных и ОВ-потенциалов. 

рвого и второго рода (водородный и хлорсеребрян

. 
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Экспе

бота № 1. Определение концентрации раствора слабой кислоты  
и ее константы диссоциации методом потенциометрического титрования. 

Цель работы. Научиться определять концентрацию слабой кислоты в растворе и ее
константу диссоциации методом потенциометрического титрования.  

Приборы и реактивы. Иономер, магнитная мешалка, бюретка для титрования, пи-
петка Мора на 10 мл, стакан для титрования, раствор уксусной кислот
онцентрации, 0,1000 н раствор гидроксида натрия. 

адание 1. Определить концентрацию уксусной кислоты в растворе. 
В стакан для титрования с помощью пипетки Мора отмерить 10 мл исследуемого

аствора уксусной кислоты, а затем 10 мл воды. С помощью магнитной мешалки пе-
емешать раствор и измерить значение рН исходного раствора на ионометре, работая
трого по инструкции. Далее титровать раствор кислоты, добавляя щелочь из бю-
етки порциями, объем которых указан в таблице:  

№ 
п/п 

Объем каждой порции  
добавляемого титранта, мл 

Общий объем титранта
по бюретке, мл 

рН
раствора 

риментальные работы 

Ра

ы неизвестной 
к
З

р
р
с
р

1 0 0 
2 4 4 
3 2 6 
4 2 8 
5 1 9 
6 0,2 9,2 
7 0,2 9,4 
8 0,2 9,6 
9 0,2 9,8 
10 0,2 10,0 
11 0,2 10,2 
12 0,2 10,4 

При э ает реак  + ОН– Н3СОО
После добавления каждой порции титранта, раствор перемешивают и
рН. Результаты измерений зап ь в вышеуказанную у. По данны таблицы 
построить кривую зависимост от общег бъема добавляемог  
титранта: 

⇄ Н О + С2
–. 

измеряют его
том протек ция:  СН3СООН

исат таблиц м 
и рН раствора о о о раствора

pH

6

8

10

12

0
2 4 6 8 10

4

V(NaOH), мл
2



По кривой потенциометрического титрования ить эквивале объем 
титранта, опуская с середины скачка титрования на кривой титрования перпендику-
ляр на ось абсцисс. По закону эквивалентов рассчи ентрацию ки

Сн(CH3COOH) = 

определ нтный 

тать конц слоты: 

)OOHCCH(V

)H)NaOH(C

3

H NaO(V⋅
,  

где V(NaOH) – эквивалентный  титранта. 
Задание 2. Определить конста ссоциации уксу ислоты. 

В стакан с помощью пипе ора отмеряют 10 мл раствора уксусн слоты, 
добавляют 10 мл воды и приливают из бюретки по объема титранта гидрокси-
а натрия, пошедшего на титрование в первом задании для достижения эквивалент-

Раствор его рН. В этом случае 50% кислоты
азовалось соли, т.е.  

С(СН3СООН) = С(СН3СОО–), 

тогда и равнения   Кд. = 

объем
нту ди сной к
тки М ой ки

ловину 
д
ной точки.  перемешивают и измеряют
прореагировало и соответственно столько же обр

з у
]COOHC[

]H][COOCH[

3

+−

   следует, что   Кд. = [H+]  

или ло фми я, пол     = рК  Отсюда,   Кд. = 10–рК = 10–рН

ель работы. Экспериментально установить зависимость потенциала стеклянного
элек ов водорода. 
Порядок выполнения аботы В растворы ляной кислоты с концентрацией от
0,000  моль/л последовательно ка кл й электрод и электрод срав-
ения, например, хлорсеребряный и измеряют значение рН и ЭДС цепи для каждого 
из указанных растворов, начиная с самого разбавленного. Полученные данные вносят
в таблицу. Рассчитывают величину потенциала стеклянного электрода в растворах
соляной кислоты разной концентрации по формуле:  ϕст. = Е – 0,055 (В), 
где Е – значение ЭДС в гальванической цепи. 

По расчетным значениям ϕст. строят график зависимости ϕст. от рН, откладывая 
Н, а на оси ординат – значения ϕст. Из графика определяют

ве чин стандартного потенциала екл ног эле од 0
с ре отсе-

каемый ям  оси ординат (рис. 7). 

Экспериментальные результаты зависимости потенциала  

№ С(HCl)моль/л рН Е цепи, В ϕст., В

H
3

гари ру учаем рН .  . 

Работа № 2. Стеклянный электрод. Зависимость потенциала стеклянного  
электрода от концентрации ионов водорода. 

Ц
трода от концентрации ион

р . со
01 до 1 опус ют сте янны

н

на оси абсцисс величины р
ли у ст ян о ктр а (ϕ т.) как от зок, 

 пр ой на

стеклянного электрода от концентрации ионов водорода 
  

п/п 
1 0,00001    
2 0,0001    
3 0,001    
4 0,01    
5 0,1    
6 1,0   



рН

ϕ

ϕ0
ст

Рис. 7. График зависимости потенциала стеклянного электрода от рН 

потенциала стеклянного электрода о концентра-
ц ов водорода.

Тестовый самоконтроль 
. Значение электродного потенциала при погружении металлической пластин-
ки в раствор соли этого металла зависит от: 
а) величины заряда катиона металла;  б) величины заряда аниона соли; 
в) активности катиона металла в г) температуры. 

Делаю  вывод зависимостит  о т 
ии ион  

1

растворе; 
2. Уравнение для вычисления ОВ потенциала имеет вид: 

а) 
восст

окисл
/в а

ln
nF

−=ϕ ;  в) 
аRT

ок
0ϕ

восст

окисл
ок/в а

ln
nF

0 += ϕϕ ; 
аRT

б) 
окисл

/в аnF
восста

ln
RT

−=ϕ ;  г) ок
0ϕ

окисл
ок/в аnF

схему водородного электрода: 

восста
ln

RT0 += ϕϕ . 

3. Укажите 
а) (Рt) 2H+⏐H2;  б) Рt⏐H2, H

+;  в) H2⏐2H+;  г) (Рt) H2⏐2H+. 

4. Электрод Ag ⏐AgCl, KCl является: 
а) электродом I рода;   б) электродом II рода; 
в) электродом сравнения;  г) электродом определения. 

5. Стандартный потенциал никелевого электрода Ni⏐Ni2+ составляет –0,23В. 
⏐ 2+

а) –0,2005 В;       б) –0,171 В;       в) –0,289 В;       г) –0,2595 В. 

. Укажите процессы, протекающие на электродах в кадмий-цинковом гальва-
ническом элементе (ϕ = – 0,45В): 

а) Cd - 2ē → Cd2+;  б) Cd2+ + 2ē → Cd; 

в) Zn - 2ē → Zn2+;  г) Zn2+ + 2ē → Zn. 

. У какого из указанных химических гальванических элементов при стандарт-
ных условиях ЭДС наибольшая: 
а) Zn⏐Zn2+║ Fe2+⏐Fe;  б) Zn ⏐Zn2+║ Cu2+ ⏐Cu; 
в) Cu⏐Cu2+ ║ Ag+⏐Ag; г) Zn ⏐Zn2+║ Ag+⏐Ag. 

Потенциал никелевого электрода Ni Ni  при температуре 298K и активно-
сти ионов никеля 0,1 моль/л равен: 

6
0

/CdCd2 +
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8. Стандартный потенциал медного электрода Cu⏐Cu2+ +0,34В. Стандартный
потенциал серебряного электрода Ag⏐Ag+ +0,8В. Стандартная ЭДС серебря-
но-медного гальванического элемента Cu⏐Cu2+ ║ Ag+⏐Ag при стандартных
условиях равна: 
а) 0,46 В;       б) – 0,46 В;       в) 1,14 В;       г) – 1,14 В. 

. Стандартный потенциал серебряного электрода Ag⏐Ag+ +0,8В. ЭДС концен-
трационного гальванического элемента Ag⏐Ag+ (0,1моль/л)║Ag+(1моль/л) 
⏐Ag при 25°С равна: 
а) – 0,059 В;       б) 0,0295 В;       в) 0,059 В;       г) – 0,0295 В. 

0. Определить концентрацию уксусной кислоты в растворе, если при потен-
циометрическом титровании 10 мл этого раствора 0,1 н раствором КОН кри-
вая потенциометрического титрования имеет вид :  

ЗАДАЧИ 

1. Вычислите рН мочи, если потенциал водородного электрода, погруженного в нее, 
равен –0,354В при 25°С.  

Ответ: рН = 6. 

2. Стандартный потенци н +0,24В. Рассчитайте 
потенциал хлорсеребр твором HCl с активно-
стью Cl−-ионов 0,01 моль/л при 25°С.  

Ответ: 0,358 В. 

3. Стандартный потенциал ОВ системы Fe ⇄ Fe3+ + ē равен +0,77B. Рассчитайте ОВ
потенциал электрода Pt⎥ Fe3+, Fe2+ при 298К, если активность Fe3+-ионов равна 0,1 
моль/л, а Fe2+-ионов равна 0,01 моль/л.  

: 0,829 В. 

4. Стан равен 
+1,52 В. Рассчитать ОВ потенциал этой системы при 298 К, если концентрацию
KМnO4 уменьшить до 0 нт активности равен 1).  

Ответ: 1,508 В. 

5. Составлена цепь из двух водородных электродов, опущенных в растворы соляной
кислоты с различными значениями рН. ассчитайте ЭДС цепи  
(Рt)H2 │2H+(С1) ║2H+ (С2)│H2(Рt) при 298 К, если рН первого раствора равен 3, а
рН второго раствора равен 1.  

Ответ: 0,118 В. 

9

1

а) 0,0100 моль/л;              б) 0,0500 моль/л; 
в) 0,1000 моль/л;              г) 0,5000 моль/л. 

ал хлорсеребряного электрода раве
яного электрода, заполненного рас

2+

Ответ

дартный ОВ потенциал системы −
4MnO  + 8Н+ + 5ē → Mn2+ + 4Н2О

,1 моль/л (считать, что коэффицие

Р



Эталоны решения задач 

Задача 1. Вычислит опущена 
в раствор медного ку ль/л при 25°С. Стан-
дартный потенциал м

Дано: 
aCu

2+= 0,02 моль/л 
ϕ0

Cu
2+

/Cu = +0,34В 

ь потенциал сли медная пластинкамедного электрода, е
пороса с активностью ионов меди 0,02 мо
едного электрода равен +0,34 В. 

ϕCu
2+

/Cu – ? 

Решение: 
Уравнение Нернста для расчета значения электродного потен-
циала, возникающего на границе металл-раствор, имеет вид: 

ϕ = ϕ  + 
Me/+nMe

0
Me/+nMe +nMe

aln
nF

RT
. Переходя от натурального лога-

рифма к десятичному получаем: 

ϕ Me/+nMe
= ϕ + 0

Me/+nMe +nMe
alg

RT3,2
. 

nF

Схема медного u2+ + 2ē ⇄ Cu, 

отсюда n = 2. При 298 К с

электро 2+ оцесс Cда: Сu|Cu  и на электроде протекает пр

омножитель 
F

RT3,2
= 0,059, а уравнение примет вид: 

ϕ Cu
2+

/Cu= ϕ0
 Cu

2+
/Cu + +2Cu

alg
n

059,0
. 

Отсюда находим, что ϕ Cu
2+

/Cu= + 0,34 + lg
2

059,0
0,02 = +0,34 + 0,0295 ⋅ lg 2⋅10–2= 0,34 + 

+0,029 ⋅ (–1,7) = 0,34 – 0,05 = 0,29B.         Ответ: 0,29 В. 

Задача 2. Найти ЭДС элемента при 25°С, составленного из серебряного и свинцового
электродов, металлические пластинки которых погружены в раствор нитрата серебра
с концентрацией 0,1 моль/л и раствор нитрата свинца (II) с концентрацией 0,25 моль/л
(считать, что коэффициент активности в обоих случаях равен 1), если значения стан-
дартных электродных потенциалов серебра и меди соответственно равны + 0,80В и  
–0,13 В.  

Дано: 
C(AgNO3)= 0,1 моль/л
C(Pb(NO3)2)=0,25 моль/л 
ϕ0

Ag
+

/Ag= + 0,80В 
ϕ0

Pb
2+

/Pb= – 0,13В 
Е = ? 

Решение: 
Так как ϕ0

Ag
+

/Ag > ϕ0
Pb

2+
/Pb, то катодом является серебря-

ный электрод, а анодом – свинцовый электрод. Записы-
ваем схему гальванического элемента: 

⊝Pb⏐Pb2+ ║Ag+ ⏐ Ag⊕. 

Записываем уравнения реакций, протекающие на электродах: 
анод: Pb – 2ē = Pb2+ 1 
катод: Ag+ + ē = Ag0

2 
2 

Pb + 2Ag+ = Pb2+ + 2Ag0   
ЭДС гальванического элемента равен:   Е = ϕ катода – ϕ анода   или в нашем случае  

Е = ϕAg
+

/Ag – ϕ Pb
2+

/Pb. 

1. При 25°С потенциал серебряного электрода: ϕ Ag
+

/Ag=ϕ0
 Ag

+
/Ag+ +Ag

alg
n

059,0
, где 

aAg
+=C⋅fa, отсюда ϕAg

+
/Ag= 0,8 + 

1

059,0
 lg 0,1⋅1=0,8 + 0,059⋅(–1) = 0,741 B. 



2. Для свинцового электрода: ϕBPbPB

2+
PB/PbB= ϕ P

0
PB PbPB

2+
PB/PbB + +2Pb

alg
n

059,0
= –0,13+

2

059,0
 lg 0,25⋅1 = 

–0,13 + 0,0295⋅(–0,6) = –0,3 – 0,0177 = –0,3177 В. 
3. Е = 0,741 – (–0,3177) = 1,0587 В. 

Ответ: 1,0587 В. 

Задача 3. Определите ЭДС концентрационного гальванического элемента при 25°С, 
составленного из двух серебряных электродов, погруженных в растворы нитрата се-
ребра с активностью ионов серебра 1 моль/л и 0,5 моль/л. Стандартный электродный
потенциал серебряного электрода равен +0,80 В. 

Дано: 
aB1B(AgP

+
P)= 0,5моль/л

aB2B(AgP

+
P)= 1,0 моль/л

ϕ P

0
PBAgPB

+
PB/AgB= + 0,80В 

E – ? 

Решение
Записываем схему гальванического элемента: 

⊝Ag⏐AgP

+
P(0,5 моль/л) ║AgP

+
P(1 моль/л) ⏐Ag ⊕,B 

ЭДС концентрационного гальванического элемента равна: 

Е = 
1

2

a

a
 lg

nF

RT3,2
,   где   n = 1, a   аB2B > аB1B 

При 25°С  Е =
5,0

1
lg

1

059,0
= 0,059 lg2=0,059⋅0,3=0,0177 B. 

Ответ: 0,0177 В. 

Задача 4. Стандартный ОВ потенциал системы −
4MnO +8НP

+
P+5ē→ MnP

2+
P+4НB2BО равен 

+1,52 В. Рассчитайте ОВ потенциал этой системы при увеличении рН раствора до 5. 

Дано: 
ϕ P

0
PB

/MnO4
− +2Mn

B= +1,52 В 

рН = 5
ϕ B

/MnO4
− +2Mn

B – ? 

Решение: 
Уравнение Петерса для расчета ОВ потенциала

данной системы имеет вид:  

ϕ B

/MnO4
− +2Mn

B = ϕP

0
PB

/MnO4
− +2Mn

B + 
+

+− ⋅

2

4

Mn

8

HMnO

a

a  a
lg

nF

RT3,2
, где n = 5 

По сравнению со стандартными условиями изменилась только активная концентра-
ция НP

+
P – ионов: т.к. рН = 5, то +H

a  = 10P

–5
P моль/л. Поэтому  

ϕ B

/MnO4
− +2Mn

B=ϕ P

0
PB

/MnO4
− +2Mn

B+
1

)10(1
lg

5

059,0 8-5⋅
=1,52+0,0118⋅lg10P

–40
P=1,52–0,472=1,048 В. 

Ответ: 1,048 В. 



Ответы 

ГЛАВА I.  Элементы химической термодинамики

Номер тестового вопроса 
1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 15 16 17 18 19 20 
б а, в а, г а, 

б, в
а, г в в б, в а а, 

б, в
в в а, 

в, г
а, г г б г в а, в б 

Основные термодинамические константы некоторых веществ 

Вещество SP

0
P Дж/моль.град ∆НP

0
P кДж/моль

энтальпия 
∆GP

0
P кДж/моль

св. энергия Гиббса 
Cl B2 B(г) 223,0 0 0 
FB2 B(г) 203 0 0 
HB2 B(г) 130,6 0 0 
OB2 B(г) 205,0 0 0 
OB3 B(г) 238,8 142,3 163,2 

S(ромб) 31,6 0 0 
CO(г) 197,4 –110,5 –137,2 
COB2 B(г) 213,6 –393,5 –394,3 
CHB4 B(г) 186,2 –74,85 –50,75 
CB2 BHB4 B(г) 219,4 52,28 68,11 
HCl(г) 186,7 –92,3 –95,2 
HF(г) 173,5 –268,6 –269,9 
HB2 BO(г) 188,7 –241,8 –228,6 
HB2 BO(ж) 70,08 –285,8 –237,3 
HB2 BOB2 B(ж) 105,8 –187,0 –120,4 
HB2 BS(г) 205,6 –20,15 –33,0 

HB2 BSOB4 B(ж) 156,9 –821,3 –690,1 
NHB3 B(г) 192,5 –46,19 –16,6 

(NHB4 B) B2BSOB4 B(к) 220,3 –1179,0 –900,8 
NO(г) 210,6 90,37 86,57 
NOB2 B(г) 240,4 33,89 51,84 
NB2 BO(г) 220,0 81,555 103,6 
SOB2 B(г) 248,1 –296,9 –300,4 
SOB3 B(г) 256,1 –395,2 –370,4 

CCl B4 B(ж) 214,4 –139,3 –68,2 
CaO(к) – –635,1 – 

 

ГЛАВА II. Химическая кинетика и катализ 

Номер тестового вопроса 
1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 
а, г в а б б б г б б г 



ГЛАВА III.  Учение о растворах. Термодинамика образования растворов. Коллига-
тивные свойства растворов. Законы Вант-Гоффа и Рауля 

Номер тестового вопроса 
1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 

б, в, г в в д б, г а, б, в б, в в а г 

ГЛАВА IV.      Учение о растворах. Теория растворов слабых электролитов. Теория
растворов сильных электролитов. Протонная теория кислот  
и оснований. Типы протолитических реакций. Ионное произведение
воды и водородный показатель 

Номер тестового вопроса 
1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 15 
в б а, в а а, в, 

г 
а, б, 
в 

а, в б в а г а а в а, г 

ГЛАВА V.  УЧЕНИЕ О РАСТВОРАХ. БУФЕРНЫЕ  РАСТВОРЫ 

Номер тестового вопроса 
1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 15 
а, б г, д б, в, 

г 
а, в, 
г 

а, г б, в, 
г 

а в б а, г а, б, 
г, д 

б, д в а г 

ГЛАВА VI.   ГЕТЕРОГЕННЫЕ РАВНОВЕСИЯ 

Номер тестового вопроса 
1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 15 

а, б, 
г 

а, в а, б, 
г 

г г в, г б, г б б в б, в а, б, 
в 

б в в 

ГЛАВА VII.   электрическая проводимость 

Номер тестового вопроса 
1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 

а, б, в, г а, в в а, г б, г г б г г г 

ГЛАВА VIII.   Потенциометрия 

Номер тестового вопроса 
1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 

а, в, г в г б, в г б, в г а в в 
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