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ВВЕДЕНИЕ  

Роль химии в развитии современной техники 
Химия —является одной из фундаментальных естественных наук, 

знание которой необходимо для плодотворной творческой деятельности 
современного специалиста любой специальности. 

В практической жизни человека химия играет исключительно важ-
ную роль. Нет ни одной отрасли производства, не связанной с примене-
нием химии. Особенно велика ее роль в развитии микроэлектроники, 
электро– и радиотехники, автоматики и телемеханики, вычислительной 
техники, космической техники, систем связи, технологии производства 
радиоэлектронных и электронно-вычислительных систем. Интересы этих 
отраслей требуют от химической науки новых конструкционных мате-
риалов, высококачественных диэлектриков, прецизионных сплавов, 
сверхтвердых, сверхчистых, сверхпроводящих материалов с комплексом 
определенных порой уникальных физико-химических и электрофизиче-
ских свойств, которыми не обладают природные вещества. 

Для современного развития РЭС и ВТ характерна непрерывная смена 
поколений РЭС и ЭВС, которая требует совершенствования существую-
щих и создания принципиально новых технологических методов, более 
совершенных устройств, в основе которых лежат физико-химические 
процессы и закономерности, трудности выявления которых, наряду с 
другими, связаны с недостаточным уровнем знаний о степени их влия-
ния на качество выпускаемых приборов. В то же время стабильность 
характеристик приборов и их качество зависят не только от правильного 
выбора материалов и их термодинамической совместимости, но от ха-
рактера взаимодействия их с окружающей средой, природы физико-
химических явлений и процессов протекающих на их поверхности. 

Для решения указанных выше проблем современный инженер дол-
жен обладать фундаментальными знаниями в области химии, позво-
ляющими ему самостоятельно ориентироваться и разобраться в специ-
альных вопросах, а также, используя новейшие достижения в области 
смежных наук, грамотно ставить перед другими специалистами опреде-
ленные технические задачи. 

Интенсификация производственной деятельности выдвигает ряд 
проблем, связанных и с охраной окружающей среды, с соблюдением 
экологических требований, решение которых невозможно без понима-
ния химических законов и процессов. 

Предлагаемый курс лекций содержит сведения об основных кинети-
ческих и термодинамических закономерностях протекания физико-
химических процессов; электрохимических процессах и устройствах, их 
практическом применении; о коррозии металлов и методах защиты от 
коррозии. 
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Основные химические понятия и определения 
Химия – наука о веществах и их превращениях, сопровождающих-

ся изменением их физических и химических свойств. 
 Процесс превращения одних веществ в другие называется химиче-
ской реакцией. При химическом взаимодействии происходит обмен 
атомами между взаимодействующими веществами, перераспределение 
электронов между атомами, разрыв химических связей в исходных ве-
ществах и образование  новых связей в продуктах реакции. При этом 
химическая природа атомов остаётся неизменной. В результате реакций 
возникают новые вещества с новыми химическими свойствами. 
 Теоретическую основу современной химии составляет атомно-
молекулярное учение. Объектом изучения в химии являются простые и 
сложные вещества, состоящие из химических элементов. Химическим 
элементом называют вид атомов с одинаковым зарядом ядер. Атом – 
наименьшая частица химического элемента, сохраняются все его хими-
ческие свойства. 
 В зависимости от природы частиц, из которых построено вещест-
во, различают  вещества с молекулярной и немолекулярной структурой. 
Практически все органические вещества состоят из молекул. Среди не-
органических соединений молекулярное строение имеют примерно 5%. 
Молекула – наименьшая частица вещества, способная существовать са-
мостоятельно и обладающая его основными свойствами. 
 При обычных условиях вещества с молекулярной структурой могут 
находиться в твёрдом, жидком или газообразном состоянии. Вещества с 
немолекулярной структурой находятся только в твёрдом состоянии в 
форме кристаллов. Носителями их химических свойств являются комби-
нации атомов или ионов, которые образуют данное вещество.  
 Символическая запись простейшего химического соотношения, в в 
котором атомы элементов образуют химическое соединение, называется 
формулой. Формула выражает качественный и количественный состав 
вещества. 

 Массы атомов химических элементов составляют от 
271,67 10−⋅  до 

 кг. В химии пользуются не их абсолютными, а относительными 
значениями. Относительной массой химического элемента (Ar) называ-

ется отношение массы его атома к 

254,27 10−⋅

1
12  массы атома изотопа углерода 

, которая принята за атомную единицу массы (а.е.м.). Относительная 
молекулярная масса (Mr) вещества показывает во сколько раз масса 1 

молекулы вещества больше 

12C

1
12  массы атома изотопа . Mr – это масса 

молекулы вещества, выраженная в атомных единицах массы. Молеку-
лярная масса химического соединения равна сумме атомных масс всех 
атомов, составляющих молекулу. 

12C

 Наряду с массой в химии используется также понятие «количество 
вещества». Единицей измерения количества вещества является моль. 
Моль – это количество вещества, содержащее столько структурных еди-
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ниц (атомов, молекул, ионов, электронов…),  сколько содержится атомов 

в 12 г изотопа углерода . Число атомов  в 12 г  углерода можно 

определить, зная массу атома углерода ( ):  

12C AN

10−⋅ 231,993 ã

23 1
A 23

г12
мольN 6,02 10 моль .

1,993 10 г
−

−= = ⋅
⋅

 

 Эта величина называется постоянной Авогадро и равна числу 
структурных единиц в 1 моль любого вещества. Масса 1 моля вещества 

называется молярной (мольной) массой и измеряется в 
г

моль
. 

 При использовании термина «моль» следует указывать частицы, к 
которым он относится: «моль молекул», «моль атомов» или моль других 
частиц. 

 Численное значение молярной (мольной) массы (
г

моль
) совпадает 

относительной атомной или молекулярной массой данного вещества(в 
а.е.м.). Например, относительная атомная масса Н равна 1 а.е.м., а мо-

лекулярная масса атомов Н равна 1
г

моль
. Относительная атомная масса 

О равна 32 а.е.м., а молекулярная масса атомов О равна 32
г

моль
. 

 Согласно закону Авогадро одно и то же число молекул любого газа 
при одинаковых условиях занимает один и тот же объём. Так как по оп-
ределению 1 моль вещества (в т.г.в газообразном состоянии) содержит 
одинаковое число частиц (молекул), то 1 моль различных газов занимает 
один и тот же объём. При нормальных условиях (101,352 кПа и 00С) мо-
лярный объём любого газа равен 22,4л. 
 Раздел химии, изучающий количественные (массовые, объёмные) 
соотношения между реагирующими веществами называется стехиомет-
рией. Расчёты таких соотношений между элементами в соединениях и 
между веществами в уравнениях химических реакций называются сте-
хиометрическими расчётами. Коэффициенты в уравнениях реакций, 
отражающие условия материального баланса между веществами при их 
взаимодействии, называется стехиометрическими. 

Соотношения между массами элементов в образуемых ими соедине-
ниях устанавливаются с помощью основных количественных законов 
химии, получивших название законов стехиометрии. 

Стехиометрией называется совокупность расчетов с использованием 
химических формул и уравнений химических реакций. Коэффициенты, 
стоящие в уравнениях, отражающих условия материального баланса, 
называются стехиометрическими коэффициентами. 

Основные законы химии 
Закон сохранения массы и энергии. Одним из первых и основных 

законов химии, сформулированных и экспериментально обоснованных 
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М.В. Ломоносовым (1756 – 1759 гг.), является закон сохранения массы 
вещества: Масса всех веществ, вступающих в химическую реак-
цию, равна массе продуктов реакции. 

А.В. Лавуазье — французский ученый, изучая процессы горения и 
состав различных веществ, подтвердил открытый Ломоносовым закон 
сохранения массы. При этом он пришел еще к одному очень важному 
выводу: при химических реакциях остается постоянной не только общая 
масса, но и масса каждого из элементов, входящих в состав веществ. 
Следовательно, при химических реакциях элементы не превращаются 
друг в друга. 

В 1905 г. А. Эйнштейн показал, что между массой тела (m) и его 
энергией (Е) существует связь, выражаемая соотношением Е = mc2, где 
с — скорость света в вакууме, равная 300000 км/c. По этому закону, ес-
ли в теле или в системе возникает изменение энергии ΔЕ, то в том же те-
ле происходит эквивалентное изменение массы Δm=ΔЕ/с2. 

Закон сохранения массы полностью справедлив только для химиче-
ских реакций, сопровождающихся небольшим выделением энергии. Ес-
ли же процессы протекают с выделением значительной энергии (ядер-
ные реакции), то этот закон соблюдается неточно и требует дополнения, 
т.е. в этом случае необходимо пользоваться законом сохранения массы и 
энергии вещества. 

В общем виде этот закон формулируется следующим образом: сум-
марные массы и энергия веществ, вступивших в реакцию, всегда 
равны суммарным массе и энергии продуктов реакции. 

Закон постоянства состава. Вторым по значимости законом явля-
ется закон постоянства состава, сформулированный Прустом (француз-
ский ученый, 1801 – 1808 гг.). Каждое химически чистое соединение 
независимо от способа его получения имеет вполне определенный 
состав. 

Например, Н2О (вода). Каким бы способом не была она получена: при 
горении ли водорода, либо разложением Са(ОН)2 — отношение массы 
водорода к массе кислорода всегда остается равным 1:8. 

Этот закон утверждался в результате семилетней полемической борь-
бы Пруста и Бертолле. Последний утверждал, что состав соединения за-
висит от условий его получения. В 1912 – 1913 гг. академик 
Н.С. Курнаков показал, что справедливы взгляды и Пруста, и Бертолле, 
т.е. существуют как соединения постоянного состава (дальтониды), так и 
переменного состава (бертолиды). 

Закону постоянства состава подчиняются только соединения с моле-
кулярной структурой (газы), легкоплавкие твердые тела (лед, тв. СО2, ор-
ганические соединения — сахар, нафталин и др.). 

Соединения, имеющие атомную или ионную структуру, имеют пере-
менный состав и не подчиняются закону постоянства состава. 

Закон кратных отношений. Опыты показали, что некоторые 
элементы, взаимодействуя между собой, могут образовывать не-
сколько различных соединений 
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 Соединение 

 N2O NO N2O3 NO2 N2O5 

На 1г N2 приходится О2 0,57 1,14 1,71 2,28 2,85 
что соответствует отношению 1 : 2 : 3 : 4 : 5. 

В 1803 г. английским ученым Д. Дальтоном был сформулирован за-
кон кратных отношений: 

Если два элемента образуют друг с другом несколько химиче-
ских соединений, то на одну и ту же массу одного из них прихо-
дятся такие массы другого, которые относятся между собой, как 
простые целые числа. 

Из закона кратных отношений стало ясно, что наименьшая масса 
элемента, вступающего в химическую реакцию — это атом, а в молекулу 
соединения может входить только целое число атомов. Закон кратных 
отношений также как и закон постоянства состава справедлив только 
для соединений с молекулярным строением. При этом Дальтон принял, 
что все атомы каждого химического элемента одинаковы и обладают 
строго определенной массой. За единицу атомной массы принята 1/12 
массы атома самого легкого изотопа углерода 12С. 

Итак, атомная масса — это число, которое показывает, во сколько 
раз масса одного атома больше 1/12 массы изотопа углерода 12С, выра-
женная в условных единицах. 

Молекулярная масса — это число, которое показывает во сколько раз 
масса 1 молекулы больше 1/12 массы изотопа 12С, выраженная в услов-
ных единицах. 

Соответственно можно вывести определение молекулярной массы со-
единений. Молекулярная масса соединений равна сумме атомных масс 
всех атомов, составляющих молекулу. 

Наряду с массами и объемом в химии пользуются также единицей 
количества вещества, которая называется молем. Моль — количество 
вещества, содержащее столько молекул, атомов, ионов, электро-
нов или других структурных единиц, сколько содержится атомов 
в 12 г изотопа углерода С12.  В настоящее время число структурных 
единиц, содержащихся в 1 моле вещества, определено достаточно точно 
и составляет число Авогадро (6,02·1023). Масса 1 моля вещества называ-
ется мольной (молярной) массой  и выражается в г/моль. 

Следует различать 1 моль атомов Н, 1 моль молекул Н2. Молекулярная 
масса атомов водорода равна 1 а.е.м., а мольная масса 1 моля атомов Н 
равна1 г/моль. 

Молекулярная масса молекулы Н2 равна 2 а.е.м., а мольная масса мо-
лекулы Н2 равна 2 г/моль. 

Молекулярная масса молекулы О2 равна 32 а.е.м., а мольная — 
32 г/моль. 

Закон эквивалентов. Одновременно с законом кратных отношений 
был окончательно сформулирован в результате работ Рихтера, Дальтона, 
Волластона закон эквивалентов (1804 — 1814 г.г.): 
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Вещества взаимодействуют друг с другом в количествах, про-
порциональных их эквивалентам. 

При решении задач удобнее пользоваться другой формулировкой за-
кона эквивалентов: 

Массы (объемы) реагирующих друг с другом веществ пропор-
циональны их эквивалентным массам (объемам) 

1 1

2 2

m Э
m Э

= . ( 1.1) 

где m1, m2 и Э1, Э2 — массы и эквивалентные массы реагирующих 
веществ. 

Эквивалентом (Э) химического элемента называют такое его коли-

чество, которое соединяется с 1 молем атомов водорода или 1
2

 молей 

атомов кислорода. Эквивалент выражается в молях или г/моль. Эквива-
лент, выраженный в г/моль называется эквивалентной массой (масса 
1 эквивалента). 

Так, водород в своих соединениях, как правило, одновалентен и его 

эквивалент равен 1 моль атомов Н или 1
2

 моля молекулы Н2, а эквива-

лентная масса равна 1 г/моль. 

Кислород двухвалентен, его эквивалент равен 1
2

 моля атомов О или 

1
4

 моля молекулы О2, а эквивалентная масса равна 8 г/моль. 

Химический эквивалент элемента можно вычислить исходя из моль-
ной массы его атомов (М) и валентности (В): 

МЭ
В

= . ( 1.2) 

Al
27Э 9 г моль
3

= =  или 1/3 моля атомов Аl. 

Из соотношения ( 1.2) следует, что элемент, проявляющий в соедине-
ниях переменную валентность, имеет несколько значений эквивалентов. 

Так, например, в соединении CuO  или  моль 

атомов Cu, а в соединении Cu2O   или 1 моль 

атомов Cu. 

Cu
64Э 32г моль
2

= =
1
2

Cu
64Э 64г моль
1

= =

Понятия «эквивалент» и «эквивалентная масса» распространяются и 
на сложные соединения: оксиды, кислоты, основания, соли. 

Эквивалент оксида определяется из соотношения 
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МЭ
В n

=
⋅

. ( 1.3) 

где М — мольная масса оксида, В — валентность элемента (или ки-
слорода), n — число атомов этого элемента (или кислорода) в соединении. 

Эквивалент оксида можно рассчитать исходя из суммы эквивалентов 
элемента его образующего и кислорода: 

( 1.4) окс элЭ Э 8= + . 

Например: 2 3

2 3

Al О
Al О

Al Al

M 102Э 17 г/моль
B n 3 2

= = =
⋅ ⋅

  

или 
2 3Al О Al

27Э Э 8 8 17 г/моль
3

= + = + =  

Эквивалент кислоты (основания) равен мольной массе, деленной на 
число атомов водорода, замещенных в данной реакции на металл (на 
число вступающих в реакцию гидроксильных групп). Эквивалент соли 
равен частному от деления мольной массы соли на произведение ва-
лентности металла и числа его атомов в молекуле. 

Выражения для расчета эквивалентов кислоты, основания, соли 
имеют вид 

к ты
к ты

H

МЭ
n +

−
− = , осн

осн
OH

МЭ
n −

= , соли
соли

Ме Me

МЭ
В n

=
⋅

, ( 1.5) 

где Мк-ты; Мосн.; Мсоли — мольные массы соответственно кислоты, ос-
нования, соли; 

H
n +  — число атомов водорода, замещенных в данной реакции на ме-

талл; 

OH
n −  — число вступающих в реакцию гидроксильных групп; Вме — 

валентность металла; 

Men  — число атомов металла в молекуле соли. 
Эквивалент основания можно представить как сумму эквивалентов 

металла и гидроксильной группы; эквивалент кислоты (соли) — как сум-
му эквивалентов водорода (металла) и кислотного остатка. Эквивалент 
кислотного остатка рассчитывается делением мольной массы на его за-
ряд. 

Например: 2 4

2 4

H SO
H SO

H

М 98Э 49г моль
n 2+

= = =  или 

22 4 4
H SO H SO

96Э Э Э 1 49г моль
2+ −= + = + = ; 
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( )
( )2

2

Ca OH
Ca OH

OH

M 74Э 37 г/моль
n 2−

= = =  или 

( ) 2
2Ca OH Ca OH

40 17Э Э Э 37 г/моль
2 1+ −= + = + = ; 

( )
( )2 4 3

2 4 3

Al SO
Al SO

Al Al

M 342Э 57 г/моль
B n 3 2

= = =
⋅ ⋅

 или 

( ) 3 2
2 4 3 4Al SO Al SO

27 96Э Э Э 57 г/моль
3 2+ −= + = + =  

Эквиваленты сложных веществ могут иметь различные значения в 
зависимости от того, в какую реакцию обмена они вступают: 

Н2SO4 + NaOH = NaHSO4 + H2O, 
Н2SO4 + 2NaOH = Na2SO4 + 2H2O. 
Эквивалент Н2SO4 в первой реакции равен 98 г/моль, во второй — 

49 г/моль. 
Если одно из реагирующих веществ или оба находятся в газообраз-

ном состоянии, закон эквивалентов записывается в виде: 

2

1

2 Э

m Э
V V

= 1  или 1

2

Э1

2 Э

VV
V V

= , ( 1.6) 

где V1, V2 — объемы взаимодействующих газообразных веществ при 
н.у.; 

VЭ1, VЭ2 — эквивалентные объемы этих веществ при н.у., т.е. объемы, 
занимаемые одним эквивалентом этих веществ. 

Эквивалентный объем водорода рассчитывается исходя из мольного 
объема, равного для любого газа при н.у. 22,4 л. Так как эквивалентная 
масса водорода (1 г/моль) в 2 раза меньше мольной (2 г/моль), то в 
1 моле молекулы Н2 содержится 2 эквивалента, следовательно, эквива-
лентный объем водорода равен 22,4 : 2 = 11,2 л. Эквивалентная масса 
кислорода (8 г/моль) в 4 раза меньше мольной (32 г/моль), то в 1 моле 
молекулы О2 содержится 4 эквивалента, эквивалентный объем кислоро-
да равен 24,4 : 4 = 5,6 л. 

Эквиваленты веществ обычно устанавливают по данным анализа со-
единений химическим (метод прямого определения, метод вытеснения 
водорода, аналитический метод) или электрохимическим путем. 

Закон объемных отношений. Для реакций  между газообразными 
веществами действует не только закон эквивалентов, но и закон объем-
ных отношений Гей-Люссака (1805 г.): 

Объемы вступающих в реакцию газов относятся друг к другу 
как небольшие целые числа 

2Н2 + О2 = 2Н2О 
Из 2 объемов  Н2 и 1 объема О2 получаются 2 объема Н2О. 
Закон объемных отношений справедлив только для идеальных газов. 

Идеальным называется такое состояние, когда можно пренебречь меж-
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молекулярным взаимодействием и собственным объемом молекулы. 
Закон Авогадро. В 1811 г. итальянский физик Авогадро сформули-

ровал закон, согласно которому равные объемы газов при одинако-
вой температуре и давлении, содержат одинаковое число молекул. 

Согласно закону Авогадро, одно и то же число молекул любого газа 
при одинаковых условиях, занимают один и тот же объем. И, с другой 
стороны, моль любого газа (по определению) содержит одинаковое число 
частиц. Следовательно, 1 моль любого вещества в газообразном состоя-
нии занимает один и тот же объем. 

Нетрудно рассчитать какой объем занимает 1 моль газа при нор-
мальных условиях (760 мм. рт. ст. или 101,325 кПа и О°С). 

Экспериментально установлено: что масса 1 л кислорода при нор-
мальных условиях равна 1,43 г. Следовательно объем, занимаемый 
1 молем кислорода (32 г) составит 32 : 1,43 = 22,4 л. 

Один моль любого газа при нормальных условиях занимает объ-
ем 22,4 л. 

Периодическим законом можно пользоваться для определения физи-
ко-химических свойств соединений, основанных на сопоставлении из-
вестных величин, для решения задач синтеза веществ с заданными 
свойствами; разработке новых материалов, в частности, полупроводни-
ковых, и т.д. 
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1.  ОБЩИЕ  ЗАКОНОМЕРНОСТИ  ПРОТЕКАНИЯ  ФИЗИКО -
ХИМИЧЕСКИХ  ПРОЦЕССОВ  

1.1. КИНЕТИКА ФИЗИКО–ХИМИЧЕСКИХ ПРОЦЕССОВ. 
ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ 

1.1.1. Скорость физико-химических процессов 
Раздел химии, изучающий скорость и механизм протекания физико-

химических процессов, называется химической кинетикой. Изучение 
кинетики превращений дает возможность выяснить реальный механизм 
протекания процесса, позволяет управлять им, осуществлять математи-
ческое моделирование, решать задачи по его оптимизации и автомати-
зации. 

В химической кинетике различают гомогенные и гетерогенные 
процессы. Гомогенные процессы протекают во всем объеме, и реаги-
рующие вещества находятся в одной фазе. В этом случае молекулы всех 
реагирующих веществ находятся в одинаковых условиях. Гетероген-
ные процессы протекают на границе раздела фаз. Они широко приме-
няются в приборостроении: окисление и травление металлов и полупро-
водников, получение защитных покрытий и т.д. 

В основе физико-химических процессов лежит химическое превра-
щение одних веществ в другие, т.е. химическая реакция. Следовательно, 
такие физико-химические взаимодействия можно характеризовать ско-
ростью. 

Скоростью физико-химического процесса называется изменение 
количества реагирующих веществ в единицу времени в единице реак-
ционного пространства. Реакционным пространством в гомогенной сис-
теме служит объем сосуда, в котором происходит взаимодействие, в ге-
терогенной — поверхность раздела фаз. 

Выражение для средней скорости гомогенного процесса имеет вид 

v = ±
⋅гом
Δn

V Δτ
, (4.1) 

где Δn = n2 – n1, Δτ = τ2 – τ1; 
 n1 и n2 — количество молей изменяющегося в реакции вещества 

в моменты времени τ1 и τ2; 
 V — объем реакционного пространства, л. 
Скорость физико-химического процесса всегда величина положи-

тельная, поэтому перед дробью ставят знак “±”. Измеряется скорость в 
моль/л⋅с. 

Количество вещества (моль), отнесенное к занимаемому им объему 
(n/V), есть мольная концентрация (с). Поэтому скорость гомогенной 
реакции можно определить как изменение концентрации одного из реа-
гирующих веществ в единицу времени. Если в моменты времени τ1 и τ2 
концентрация реагирующего вещества была соответственно с1 и с2, то 
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отношение 

2 1
гом

2 1

с с Δсv
τ τ Δτ

−
= ± = ±

−
, (4.2) 

выражает среднюю скорость гомогенного процесса. 
Реакции в гетерогенных системах, как правило, отличаются сложно-

стью и протекают по стадиям: 
1. процесс переноса исходных веществ к поверхности раздела фаз; 
2. адсорбция исходных веществ на границе раздела фаз; 
3. непосредственно сама химическая реакция; 
4. десорбция продуктов реакции; 
5. отвод продуктов реакции от поверхности раздела фаз. 

Ввиду того, что эти стадии протекают последовательно, скорость 
процесса определяется самой медленной стадией (лимитирующей). Вы-
ражение для средней скорости гетерогенного процесса имеет вид: 

гетерv = ±
⋅
Δn

S Δτ
, (4.3) 

где S — площадь межфазной поверхности. 
Измеряется скорость гетерогенной реакции моль/м2·с. 
Скорость реакции зависит от природы реагирующих веществ, их 

концентрации, температуры, давления (для реакций с участием газов), 
присутствия в системе катализаторов, от поверхности взаимодействия 
реагирующих веществ (в случае гетерогенной реакции) и т.д. 

1.1.2. Зависимость скорости реакции 
от концентрации реагирующих веществ 

Необходимым условием осуществления химического взаимодействия 
является столкновение реагирующих частиц. Столкновение их в некото-
ром реакционном пространстве при заданной температуре происходит 
тем чаще, чем больше этих частиц. Поэтому скорость химической реак-
ции зависит от концентрации реагирующих веществ. И эта зависимость 
выражается основным законом химической кинетики — законом дей-
ствующих масс: скорость гомогенной химической реакции при 
постоянной температуре прямо пропорциональна произведению 
концентраций реагирующих веществ, взятых в степенях, равных 
стехиометрическим коэффициентам в уравнении реакции. 

Для реакции аА + bB = сС + dD 

b b
гом A Bv k С С= ⋅ ⋅ , (4.4) 

где vгом — скорость реакции; 
 k — коэффициент пропорциональности, называемый константой 

скорости химической реакции; 
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 СА и СB — концентрации реагирующих веществ, моль/л; 
 а, b — стехиометрические коэффициенты в уравнении реакции. 
Физический смысл константы скорости (k): она показывает, с какой 

скоростью протекает реакция при концентрациях взаимодействующих 
веществ, равных 1 моль/л. 

k v=  СА = СВ = 1 моль/л. (4.5) 

Если реагирующие вещества находятся в газообразном состоянии, то 
вместо концентраций в законе действия масс можно использовать их 
парциальные давления. 

a b
гом A Bv k р р= ⋅ ⋅ . (4.6) 

Константа скорости k зависит от природы реагирующих веществ, 
температуры, присутствия катализатора, но не зависит от концентра-
ции реагирующих веществ и парциальных давлений, если вещества на-
ходятся в газообразной фазе. 

В случае гетерогенных процессов в закон действия масс входят кон-
центрации только тех веществ, которые находятся в газовой фазе или 
растворе. Концентрации веществ, находящихся в твердой фазе, обычно 
постоянны и входят в константу скорости. 

( ) ( ) ( )кр 2 г 2 гC О СО+ = ; 
2гет Ov k C= ⋅  или 

2гет Ov k p= ⋅ , 

( ) ( ) ( ) ( )кр ж 2 ж 2 гZn 2HCl ZnCl H+ = + ; . 2
гет HClv k C= ⋅

Так как гетерогенные процессы протекают на границе раздела фаз, 
то чем больше поверхность взаимодействия, тем больше вероятность 
столкновения взаимодействующих частиц, находящихся в разных фа-
зах, и, следовательно, больше скорость гетерогенной реакции. 

Закон действия масс справедлив только для наиболее простых реак-
ций, протекающих в газах или разбавленных растворах. Для сложных 
гомогенных реакций, представляющих совокупность параллельно или 
последовательно протекающих процессов, закон применим для каждой 
отдельной стадии, но не для всей реакции в целом. В гетерогенных про-
цессах закон действия масс применим лишь тогда, когда лимитирующей 
стадией является непосредственно химическая реакция. 

1.1.3. Зависимость скорости реакции от температуры 
Зависимость скорости физико-химического процесса от температуры 

приближенно выражается правилом Вант-Гоффа: при увеличении тем-
пературы на каждые 10°С скорость химической реакции возрастает 
примерно в 2 – 4 раза. Математически эта зависимость выражается со-
отношением: 
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2 1

2 1

t t
10

t tv v γ
−

= ⋅ , (4.7) 

где  и  — скорости реакции соответственно при t1 и t2 темпе-

ратурах; 
1t

v
2t

v

  — температурный коэффициент скорости (значения изме-
няются от 2 до 4), показывающий, во сколько раз увеличится скорость 
реакции с повышением температуры на 10°С. 

γ

Численное значение  зависит от природы реагирующих веществ и 
для данной реакции есть величина постоянная. 

γ

Учитывая, что при концентрациях реагирующих веществ 1 моль/л 
скорость реакции численно равна константе скорости k выражение (4.7) 
можно представить в виде 

2 1

2 2

t t
10

t tk k γ
−

= ⋅ , (4.8) 

где , — константы скоростей реакций при температурах t1 и t2. 
2t

k
1t

k

Из уравнений (4.7), (4.8) следует, что темперный коэффициент скоро-
сти реакции при разнице t2 – t1 = 10°С равен 

= =2 2

1 1

t t

t t

v k
γ

v k
, (4.9) 

Увеличение скорости химической реакции с повышением температу-
ры связано с возрастанием числа молекул, обладающих избыточной 
энергией. Для того, чтобы произошла реакция, т.е. чтобы образовались 
новые молекулы необходимо вначале разорвать или ослабить связи меж-
ду атомами исходных веществ. На это необходимо затратить определен-
ную энергию. Если сталкивающиеся частицы будут обладать такой энер-
гией, что столкновение их может привести к перестройке атомов и к об-
разованию молекул нового вещества. 

Избыточная энергия, которой должны обладать молекулы, чтобы 
столкновение было эффективным, называется энергией активации 
(Еа), а частицы, обладающей такой энергией, называются активными. 
С повышением температуры возрастает доля активных частиц. 

На рис.  1.1 представлено графически изменение энергий реагирую-
щих веществ в ходе реакции. 

Энергия Е1 характеризует исходные вещества, Е2 — продукты реак-
ции. В ходе реакции энергия возрастает до значений Е (точка К), а затем 
уменьшается до значения Е2. Разница энергий Е – Е1 — энергетиче-
ский барьер, который должны преодолеть частицы, чтобы соударения 
были эффективными или по другому энергия активации (Еа). Для пря-
мой реакции она равна разности Е – Е1, для обратной Е – Е2. 

На представленной схеме средняя энергия (Е2) продуктов реакции 
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меньше энергии (Е1) ис-
ходных веществ, следова-
тельно реакция протекает с 
выделением теплоты (экзо-
термическая реакция, 
ΔН < 0). Средняя энергия 
продуктов реакции Е2 мо-
жет быть больше средней 
энергии Е1 исходных ве-
ществ, тогда реакция про-
текает с поглощением теп-
лоты (ΔН > 0, эндотермиче-
ская реакция). 

Функциональную зави-
симость скорости реакции 
от температуры выражает уравнение Аррениуса: 

 

исходные 
вещества 

ход реакции

эн
ер
ги
я 

Е2 

Е1 

Е К 

продукты 
реакции 

Еа 

 
Рис.  1.1. Энергетическая диаграмма 

для экзотермической реакции 

aE
R Tk A e

−
⋅= ⋅ , (4.10) 

где k — константа скорости; 
 Еа — энергия активации, кДж/моль; 
 R — универсальная газовая постоянная, 8,314 Дж/моль⋅ К; 
 Т — абсолютная температура, К; 
 е — основание натурального логарифма; 
 А — предэкспоненциальный множитель (постоянная величина 

для данной реакции). 

A Z P= ⋅ , (4.11) 

где Z — число соударений; 
 Р — стерический множитель, учитывающий ориентацию частиц 

в реакционном пространстве. Численное значение Р находится в преде-
лах 10-9 – 1. 

Зная 
1T

k  и 
2Tk , можно вычислить Еа из соотношения 

2

1

T 2 1a a

T 1 2 2 1

k T TE E1 1ln
k R T T R T T

⎛ ⎞ −
= ⋅ − = ⋅⎜ ⎟ ⋅⎝ ⎠

. (4.12) 

Таким образом энергия активации (Еа) является одним из основных 
параметров, характеризующих зависимость скорости реакции от темпе-
ратуры. Численное значение Еа зависит от природы реагирующих ве-
ществ и от катализатора. Она необходима для ослабления химических 
связей в исходных веществах и для преодоления сил отталкивания меж-
ду электронными оболочками при сближении молекул и атомов взаимо-
действующих веществ. Чем больше значение Еа, тем меньше ско-
рость химической реакции. 
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1.1.4. Зависимость скорости реакции от катализатора 
Одним из наиболее распространенных в практике способов измене-

ния скорости процессов является катализ. Каталитическими называют-
ся реакции, протекающие с участием катализаторов — веществ, кото-
рые, участвуя в реакции и влияя на её скорость, сами к концу её оста-
ются химически неизменными. Это специфические вещества, которые 
могут как ускорять реакцию (тогда они являются катализаторами), так и 
замедлять ее (в этом случае они называются ингибиторами). 

Основным положением теории каталитических реакций является 
представление об образовании промежуточных соединений катализато-
ра с реагирующими веществами с последующим распадом этих соеди-
нений и регенерацией катализатора. Схематически этот процесс можно 
представить: 

KA B A B+ ⎯ ⎯ ⎯→ , (суммарная рнакция); 

AKKA =+ , (1-я стадия); 

AK B AB K+ = + , (2 стадия). 

Химическое взаимодей-
ствие катализатора с исход-
ными веществами сопрово-
ждается изменением энер-
гии активации Еа. В присут-
ствии активатора скорость 
реакции увеличивается, т.к. 
Еа уменьшается, в присутст-
вии ингибитора (замедлите-
ля) скорость реакции 
уменьшается, т.к. Еа увели-
чивается. Влияние катализа-
тора на скорость реакции 
представлено на рис.  1.2. 

 

ход реакции 

эн
ер
ги
я

АВ
АВ + К 

ΔЕaЕa 

АК 

1 

А + В

А + В + К 

2 

Е’’a 
Е’a

 
Рис.  1.2. Энергетическая диаграмма влияния 

катализатора на скорость реакции: 1— 
изменение энергии реакции в отсутствие 

катализатора, 2 — изменение энергии реакции 
в присутствии катализатора 

1.1.5. Равновесие в физико-химических процессах. 
Принцип Ле Шателье 

По принципу обратимости все физико-химические процессы можно 
разделить на обратимые, идущие одновременно в двух противополож-
ных направлениях, и необратимые, идущие до конца в данном направ-
лении. 

Состояние процесса, при котором скорости прямой и обратной реак-
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ции равны, называется химическим равновесием 

пр обрv v= . (4.13) 

 
Численно химическое равновесие характеризуется величиной кон-

станты равновесия. В общем случае для обратимой реакции 
 имеем: aA bВсС dD+ +

a b
пр 1 Av k С С= ⋅ ⋅ B D; c d

2 Cобр
v k C C= ⋅ ⋅ ; пр обрv v= ; 

c d
C D1

C a b
2 A B

C Ck K
k C C

⋅
= =

⋅
, (4.15) 

где КС — константа равновесия; 
 СС, СD, CA, CB — равновесные концентрации веществ, моль/л. 
Для газообразных систем можно использовать равновесные парци-

альные давления газов. Тогда 

c d
C D

p a b
A B

p pK
p p

⋅
=

⋅
. (4.16) 

С учетом того, что в газовых системах Р = СRT, 

( )Δn
P CK K RT= , (4.17) 

где Δn = ∑nпрод - ∑nисх — изменение числа молей газообразных ве-
ществ в результате реакции. 

В конденсированных системах (отсутствие газовой фазы) КР=КС 
(Δn=0). 

В гетерогенных системах в выражения константы равновесия (4.15, 
4.16) входят только концентрации жидких и газообразных веществ или 
парциальные давления (для газов). Например, для равновесной системы 

( ) ( ) ( )3 кр кр 2 гCaCO СaO СО+ ,. 

2C CK C O=  или 
2P COK р= . 

Физический смысл КС (КР): константа равновесия определяет предел 
(глубину) протекания процесса в выбранном направлении, показывая, 
какие вещества (исходные или продукты реакции) преобладают в рав-
новесной системе. Если К > 1, равновесие смещено вправо, т. е. в равно-
весной системе преобладают продукты реакции, и наоборот, при К < 1 — 
равновесие смещено влево, преобладают исходные вещества. 
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Численное значение КС (КР) зависит от природы реагирующих ве-
ществ, температуры и не зависит от концентраций (парциальных давле-
ний) и присутствия катализатора. 

Зависимость константы равновесия от температуры выражается 
уравнением изобары (для Р, Т = const). 

P
2

lnK ΔH
T R T

∂
=

∂ ⋅
 — уравнение изобары, (4.18) 

С повышением температуры константа равновесия увеличивается в 
эндотермических реакциях и уменьшается в экзотермических реакциях. 

Зная константу равновесия при температурах Т1 и Т2 можно рассчи-
тать величину теплового эффекта, при Р = const. 

2

1

T

T 1 2

K ΔH 1 1ln
K R T T

⎛ ⎞
= ⋅ −⎜ ⎟

⎝ ⎠
, (4.20) 

Состояние химического равновесия существует при строго опреде-
ленных условиях: концентрации, температуре, давлении. При изме-
нении одного из этих условий равновесие нарушается. 

Направление смещения химического равновесия при изменении ус-
ловий определяется принципом Ле Шателье: если на систему, нахо-
дящуюся в состоянии равновесия, оказывается воздействие (из-
меняются концентрация, температура, давление), то оно благо-
приятствует той из двух противоположных реакций, которая ос-
лабляет это воздействие. 

При увеличении концентрации исходных веществ равновесие сме-
щается в сторону продуктов реакции и наоборот. 

При повышении давления равновесие смещается в сторону той ре-
акции, которая сопровождается уменьшением давления, т. е. в сторону 
образования меньшего числа молей газообразных веществ. Если реакция 
идет без изменения объема, то изменение давления не вызывает смеще-
ния химического равновесия. 

Повышение температуры смещает равновесие в сторону протекания 
эндотермического процесса (ΔН > 0), а понижение — в сторону экзотер-
мической реакции (ΔН < 0). Так, в экзотермической реакции 

, ΔН < 0 повышение температуры способствует обрат-
ному процессу разложения Н2О, идущему с поглощением теплоты, т. е. 
равновесие сместится в сторону исходных веществ. В эндотермической 
реакции , ΔН > 0 повышение температуры способст-
вует процессу образования NO, т. е. равновесие сместится в сторону 
продуктов реакции. 

( ) ( ) 22 г 2 г2H O 2H O+

( )2 г2N + ( )2 гO 2NO
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1.2. ОСНОВНЫЕ ПОНЯТИЯ И ОПРЕДЕЛЕНИЯ 
ХИМИЧЕСКОЙ ТЕРМОДИНАМИКИ 

Объектом изучения термодинамики является система. 
Термодинамической системой называют тело или совокупность 

взаимодействующих тел, реально или мысленно выделенные в простран-
стве и способные обмениваться с окружающей средой или между собой 
энергией и (или) веществом. 

В зависимости от характера обмена с окружающей средой различают 
три типа систем (табл.  1.1). 

Разновидностью изолированной системы является адиабатически 
изолированная система, которая не имеет только теплообмена с внешней 
средой. 

Часть системы, однородная во всех точках по составу, физическим и 
химическим свойствам и отделенная от других частей системы поверх-
ностью, называется фазой. 

В зависимости от числа фаз различают гомогенные системы, со-
стоящие из одной фазы, и гетерогенные — из двух или нескольких фаз. 

Совокупность физических и химических свойств, характеризующих 
данную систему, называется состоянием системы. 

Одна и та же система может находиться в различных состояниях. 
Каждое состояние системы характеризуется термодинамическими 
параметрами, которые можно разделить на две группы: 
• экстенсивные, пропорциональные количеству вещества или массе 
системы (объем, теплоемкость, внутренняя энергия, энтропия и др.); 

• интенсивные, не зависящие от массы, а определяемые только при-
родой системы (температура, давление, концентрация и удельные ве-
личины — молярная теплоемкость, молярный объем и др.). 
Экстенсивное свойство становится интенсивным, если его отнести к 

единице количества вещества. Так, масса и объем экстенсивны, но 
плотность и удельный объем — интенсивные свойства вещества или сис-
темы. 

Любое изменение в системе, связанное с изменением хотя бы одного 
из термодинамических параметров, называется термодинамическим 
процессом. Если при протекании процесса наблюдается изменение хи-
мического состава системы, то процесс называют химической реакци-
ей. 

Термодинамические пара-
метры, изменение которых зави-
сит только от начального и ко-
нечного состояния системы и не 
зависит от пути процесса, назы-
ваются функциями состояния. 
Функции состояния являются 
экстенсивными свойствами, по-
этому их значения обычно отно-
сят к единице количества веще-

Таблица  1.1 
Классификация термодинамических 

систем по характеру обмена 
с окружающей средой 

Тип системы Обмен 
энергией 

Обмен 
веществом 

Открытая Есть Есть 
Закрытая Есть Нет 
Изолированная Нет Нет 
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ства. Параметры, значения которых зависят от пути перехода системы 
из одного состояния в другое, называются функциями процесса. 

В зависимости от условий перехода системы из одного состояния в 
другое различают следующие процессы: 
• изотермические, протекающие при постоянной температуре 

(T = const); 
• изобарические (изобарные) — при постоянном давлении 

(P = const); 
• изохорические (изохорные) — при постоянном объеме (V = const); 
• адиабатические — при отсутствии теплообмена с окружающей сре-
дой (Q = const). 
Процессы, которые совершаются в системе без затраты энергии из-

вне, называются самопроизвольными. Примерами таких процессов 
могут служить переход теплоты от горячего тела к холодному, растворе-
ние соли в воде, смешение двух газов, окислительно-восстановительные 
реакции в химических источниках тока и др. Процессы, требующие для 
своего протекания затрат энергии извне, называются несамопроиз-
вольными. Например, переход теплоты от холодного тела к горячему, 
переход вещества из области меньшей концентрации в область большей 
концентрации, выделение продуктов реакции при электролизе за счет 
затраты электрической энергии и др. 

В результате самопроизвольного процесса система переходит в такое 
состояние, когда ее свойства больше изменяться не будут, т. е. в системе 
устанавливается равновесие. Из равновесного состояния система без 
вмешательства извне выйти не может. Таким образом, равновесным 
называется такое состояние системы, при котором термодинамические 
параметры во всех ее точках постоянны и не изменяются самопроиз-
вольно, а энергия системы минимальна. 

Различают необратимые и обратимые процессы. Необратимыми 
называются процессы, после протекания которых систему и окружаю-
щую среду одновременно нельзя вернуть в прежнее состояние. При та-
ких процессах систему можно вернуть к начальному состоянию, но при 
этом в окружающей среде останутся некоторые изменения (например, 
изменится энергия тел окружающей среды). Обратимыми называются 
процессы, после которых можно вернуть систему в прежнее состояние. 
В обратимом процессе система проходит через те же промежуточные со-
стояния, что и в прямом процессе, но в обратном порядке. Необрати-
мость и обратимость процесса определяются условиями, способом его 
проведения. Химическая реакция взаимодействия водорода с кислоро-
дом будет необратимой, если ее провести, взорвав смесь искрой. Но эта 
реакция будет обратимой, если проводить ее в обратимо работающем 
гальваническом элементе. 

Обратимые процессы являются идеализацией реальных процессов. 
Однако использование понятия обратимого процесса позволяет решать 
ряд важных практических задач. Работа, совершаемая при обратимом 
процессе, наибольшая, она называется максимальной работой. Чем бли-
же система к равновесию, тем большую работу можно получить. Срав-
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1

 

нивая реальный процесс с обратимым, можно судить о его эффективно-
сти в прямом и обратном направлениях. Кроме того, выбирая границы 
системы так, чтобы не было больших перепадов температур, давлений и 
концентраций, реальный процесс (например, химическую реакцию) 
можно представить протекающим бесконечно медленно и обратимо. Это 
позволяет рассчитать изменения термодинамических свойств системы. 

1.2.1. Внутренняя энергия, теплота, работа. 
Первый закон термодинамики, энтальпия 

В общем случае полная энергия системы есть сумма кинетической 
энергии движущейся системы, потенциальной энергии, обусловленной 
взаимодействием системы с силовыми полями, и внутренней энергии. 
При изучении химических процессов с точки зрения термодинамики 
обычно ограничиваются системами, находящимися в относительном по-
кое, и пренебрегают действием на них силовых полей. Тогда полная 
энергия термодинамической системы примерно равна ее внутренней 
энергии (E ≈ U). 

Внутренней энергией (U) системы называется сумма кинетической 
энергии движения составляющих ее частиц (молекул, атомов, ионов, 
электронов и др.) и потенциальной энергии их взаимодействия. Величи-
на внутренней энергии зависит от природы вещества, его массы и от 
параметров состояния системы. С увеличением массы системы пропор-
ционально ей возрастает и внутренняя энергия, так как она является 
экстенсивным свойством системы. При термодинамических расчетах 
внутреннюю энергию относят к 1 моль вещества и выражают в джоулях 
(Дж) или килоджоулях (кДж). 

Абсолютное значение внутренней энергии определить невозможно. 
Однако можно с достаточной точностью определить изменение внутрен-
ней энергии (ΔU) при переходе системы из одного состояния в другое: 

, где  и  — внутренняя энергия системы в начальном и 
конечном состояниях соответственно. Величина ΔU считается положи-
тельной, если внутренняя энергия системы при протекании в ней про-
цесса возрастает, и отрицательной, если убывает. 

2U U UΔ = − 1U 2U

Таким образом, внутренняя энергия является функцией состояния. 
Это положение следует из закона сохранения энергии, согласно которо-
му энергия не исчезает и не возникает вновь из ничего при протекании 
процесса, а лишь может переходить из одной формы в другую в строго 
эквивалентных соотношениях. Из закона, в частности, следует, что в 
изолированной системе внутренняя энергия остается постоянной 
(U = const) независимо от того, протекает ли в ней какой-либо процесс 
или нет. 

В неизолированной системе любой физико-химический процесс со-
провождается энергетическим эффектом, при котором система может 
обмениваться с внешней средой или с другими системами энергией в 
форме теплоты (Q) и работы (A). 

Теплотой называется неупорядоченная форма передачи энергии за 
счет хаотического столкновения молекул. Переноса вещества при этом 
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A

 

не происходит. Мера переданной таким образом энергии есть количе-
ство теплоты. 

Работа является мерой упорядоченной формы перехода энергии при 
перемещении масс, состоящих из большого числа частиц, под действием 
каких-либо сил. 

В химической термодинамике поглощаемая системой теплота счита-
ется положительной, а выделяемая — отрицательной; работа считается 
положительной, если она совершается системой против внешних сил, и 
отрицательной, если она производится внешними силами над системой. 
Таким образом, внутренняя энергия системы будет увеличиваться при 
поглощении теплоты и работе внешних сил и уменьшаться при выделе-
нии теплоты и совершении системой работы. 

Теплоту и работу выражают в джоулях (Дж) или килоджоулях (кДж). 
В отличие от внутренней энергии теплота и работа не являются 

функциями состояния системы. В общем случае их величины зависят от 
способа перехода системы из одного состояния в другое, т. е. теплота и 
работа — функции процесса. 

Взаимосвязь между внутренней энергией, теплотой и работой уста-
навливается первым законом термодинамики: теплота, подведенная 
к системе (Q), расходуется на увеличение ее внутренней энергии (ΔU) и 
на совершение системой работы (A): 

Q U= Δ + . ( 1.7) 

Уравнение ( 1.7) — математическое выражение первого закона термо-
динамики. 

В общем случае работа (A) может быть суммой: 

maxA P  V A'= Δ +  ( 1.8) 

где P – внешнее давление; 
 ΔV – изменение объема системы при переходе из состояния 1 

в состояние 2 ( ); для химических взаимодействий:  — 
объем исходных веществ,  — объем продуктов реакции; 

2V V VΔ = −

2V
1 1V

  – все виды работы, кроме работы расширения (так назы-
ваемая полезная работа). 

maxA'

Тогда с учетом ( 1.8) уравнение ( 1.7) можно записать как 

max'Q U P V A= Δ + Δ + . ( 1.9) 

При условии, что единственной работой процесса является работа 
против внешнего давления (A′ = 0), выражение первого закона термоди-
намики примет вид 
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Q U P  V= Δ + Δ . ( 1.10) 

Применительно к этому случаю рассмотрим два вида процессов: изо-
хорный и изобарный. 

При изохорном процессе (V = const) изменение объема не происхо-
дит, работа расширения , согласно уравнению ( 1.10), имеем P  V 0Δ =

V 2 1Q U U U= − = Δ  ( 1.11) 

(индекс “V” указывает на условие постоянства объема). 
Уравнение ( 1.11) дает возможность определить изменение внутрен-

ней энергии при различных процессах. Если теплоту измерять в калори-
метре с постоянным объемом, то можно определить приращение (или 
убыль) внутренней энергии системы. 

Реакции при V = const могут быть осуществлены: 
• в закрытом сосуде (автоклаве); 
• между твердыми телами или жидкостями без выделения газа; 
• между газами, если число молекул остается постоянным, например, 

H2(г) + Cl2(г) = 2HCl(г). 
Для изобарного процесса (P = const) уравнение ( 1.10) можно пред-

ставить в следующем виде: 

( ) ( ) ( ) ( )P 2 1 2 1 2 2 1Q U U P V V U P V U P V= − + − = + − + 1  ( 1.12) 

(индекс “P” указывает на постоянство давления). 
Так как P и V — параметры состояния, а U — функция состояния, то 

и сумма U P V+  также является функцией состояния, обозначается H, 
имеет размерность энергии и называется энтальпией или теплосодер-
жанием системы. 

Таким образом, энтальпия представляет собой сумму внутренней 
энергии системы и работы, которую она производит против силы внеш-
него давления, или энтальпия есть полная энергия расширенной систе-
мы: 

H U P V= + . ( 1.13) 

Из уравнений ( 1.12) и ( 1.13) получаем 

P 2 1Q H H H= − = Δ . ( 1.14) 

Химические реакции обычно протекают при постоянном объеме или 
при постоянном давлении. Следовательно, энергетические эффекты хи-
мических реакций определяются изменением в системе внутренней 
энергии или энтальпии. Для реакций, протекающих с поглощением или 
выделением теплоты соответственно, справедливы следующие соотно-



25 

шения: 
• эндотермические реакции 

V = const, ΔU > 0; 
P = const, ΔH > 0; 
• экзотермические реакции 

V = const, ΔU < 0; 
P = const, ΔH < 0. 

1.2.2. Термохимия. Расчет энергетических эффектов 
химических процессов 

Термохимия — раздел химической термодинамики, изучающий теп-
ловые эффекты различных физико-химических процессов: химических 
реакций, фазовых переходов, процессов кристаллизации, растворения и 
т. п. Для практики большой интерес представляют термохимические 
расчеты тепловых эффектов химических реакций. При протекании хи-
мических процессов происходит разрыв одних и образование других 
химических связей, поэтому они сопровождаются изменением энергии 
системы или энергетическим эффектом. 

Тепловым эффектом (теплотой) химической реакции называется 
тепловая энергия, которая выделяется или поглощается при необрати-
мом взаимодействии веществ в количествах, соответствующих уравне-
нию реакции. При этом исходные вещества и продукты реакции долж-
ны иметь одинаковую температуру, а система может совершать работу 
только против силы внешнего давления. 

В соответствии с уравнениями ( 1.11) и ( 1.14) тепловые эффекты ре-
акций при V = const и P = const соответственно равны: 

VQ U= Δ ; PQ H= Δ . ( 1.15) 

Из ( 1.13) для процесса, протекающего при P = const, следует соотно-
шение: 

H U P  VΔ = Δ + Δ . ( 1.16) 

Уравнения ( 1.15) и ( 1.16) показывают, что энергетические эффекты 
 и  отличаются на величину P . PQ VQ   VΔ
При взаимодействии веществ в конденсированных (твердом или 

жидком) состояниях изменения объема (ΔV) обычно очень невелики и ве-
личина PΔV мала в сравнении с ΔH, следовательно, ΔH = ΔU, а P VQ Q= . 

Для реакций между идеальными газами с учетом уравнения состоя-
ния Клапейрона – Менделеева (P ) уравнение ( 1.16) можно 
представить в виде 

  V n R TΔ = Δ

H U n R TΔ = Δ + Δ , ( 1.17) 

где R – универсальная газовая постоянная, равная 
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8,314 Дж/моль⋅К; 
 ( ) ( ) ( ) ( )n n ' прод n'' исхΔ = −∑ ∑  – разность между количеством 

образовавшихся продуктов и количеством исходных газообразных ве-
ществ в соответствии со стехиометрическим уравнением реакции. 

Например, для реакции N2(г) + 3H2(г) = 2NH3(г) 
Δn = 2 - (1 + 3) = -2 (моль). 

Соотношение ( 1.17) справедливо и для реальных газовых смесей при 
невысоких давлениях. 

Если в реакции наряду с газами участвуют также твердые или жид-
кие вещества, при вычислении Δn в уравнении ( 1.17) необходимо учи-
тывать изменение числа молей только для газообразных веществ. Так, 
для реакции С(т) + СО(г) = 2СО(г) . В 
случае реакций, в которых Δn = 0, например H2(г) + Cl2(г) = 2HCl(г), спра-
ведливо  ( ). 

( )2n n 'CO n''CO 2 1 1 мольΔ = − = − =

H UΔ = Δ P VQ Q=

Уравнение ( 1.17) позволяет вычислять тепловой эффект реакции ΔH, 
если известно значение ΔU, и наоборот. 

Большинство химических реакций происходит при постоянном дав-
лении. Поэтому в дальнейшем рассматриваются закономерности, ка-
сающиеся именно изобарных процессов. 

Уравнения химических реакций, в которых указаны соответствую-
щие этим реакциям тепловые эффекты, называются термохимиче-
скими. 

Существуют две формы обозначения тепловых эффектов в термохи-
мических уравнениях: 
• термодинамическая, когда в правой части уравнения приводится 
значение ΔH, показывающее энергетические изменения внутри са-
мой системы; 

• термохимическая, когда в уравнении указывается количество теп-
лоты Q, соответствующее энергетическим изменениям, происходя-
щим в результате реакции в окружающей среде. 
Например, равноценными являются записи: 

2SO2(г) + О2(г) = 2SO3(г), ΔН = - 192 кДж, 
2SO2(г) + О2(г) = 2SO3(г) + 192 кДж. 

Химические реакции, при протекании которых происходит умень-
шение энтальпии системы (ΔН < 0) и во внешнюю среду выделяется теп-
лота (Q > 0), называются экзотермическими. Реакции, в результате ко-
торых энтальпия системы возрастает (ΔН > 0) и система поглощает теп-
лоту извне (Q < 0), называются эндотермическими. 

В термохимических уравнениях указываются также фазовые состоя-
ния и аллотропные модификации реагирующих веществ: (г) — газовое, 
(ж) — жидкое, (т) — твердое, (к) — кристаллическое, С(графит), С(алмаз) 
и т. д. Стехиометрические коэффициенты в термохимическом уравне-
нии показывают не просто соотношение количества молекул исходных 



27 

веществ и продуктов реакции, но отражают реальные количества ве-
ществ в молях или киломолях, поэтому коэффициенты в уравнениях мо-
гут быть и дробными. 

Для того чтобы можно было сравнивать энергетические эффекты 
различных процессов, термохимические расчеты относят к условиям, 
принятым за стандартные: давлению 101,325 кПа (1 атм) и температуре 
298,15 К (25º С), а также используют понятие стандартной энтальпии 
(теплоты) образования. 

Стандартной энтальпией (теплотой) образования соединения на-
зывается изменение энтальпии (тепловой эффект) реакции образования 
1 моль этого соединения при P = 101 кПа и Т = 298 К из простых ве-
ществ, находящихся в стандартном состоянии. Данная величина 
обозначается  и выражается в килоджоулях на моль (кДж/моль). 
Верхний индекс “0” означает стандартное состояние, нижние — темпе-
ратуру (298 К), f — от англ. formation (образование). Иногда индекс “f” 
опускается. За стандартное состояние принимают агрегатные состояния 
и модификации чистых веществ, которые являются наиболее 
устойчивыми при стандартных условиях. Например, стандартная 
энтальпия образования газообразного СО2  
представляет собой изменение энтальпии реакции 
С(графит) + О2(г) → СО2(г), протекающей при P = 101 кПа и Т = 298 К. 
Энтальпии образования простых веществ в стандартном состоянии 
принимаются равными нулю, т. е. (С(графит)) = 0; (О2) = 0. 

0
f 298HΔ

0
f 298H 396 кДж/мольΔ = −

0
f 298HΔ0

f 298HΔ

Стандартная энтальпия образования зависит от природы вещества, 
его фазового состояния и является мерой его термодинамической устой-
чивости, прочности, количественным выражением энергетических 
свойств. Например, термохимическое уравнение образования 1 моль 
жидкой воды имеет вид 

Н2(г) + ½О2(г) = Н2О(ж), . 0
f 298H 286 кДжΔ = −

Энтальпия образования газообразной воды при тех же стандартных 
условиях уже иная: 

Н2(г) + ½О2(г) = Н2О(г), . 0
f 298H 242 кДжΔ = −

Если значение  отрицательно, то соединение более устойчиво, 
чем простые вещества, из которых оно образовано; если это значение 
положительно, то соединение менее устойчиво, чем образовавшие его 
простые вещества. Например, в ряду однотипных соединений, чем 
меньше стандартная энтальпия образования, тем больше термическая 
устойчивость соединения относительно разложения на простые вещест-
ва. Так, в ряду оксидов элементов подгруппы цинка (табл.  1.2) устойчи-
вость соединений убывает. 

0
f 298HΔ
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Значения  представлены в приложе-
нии. 

0
f 298HΔ Таблица  1.2 

Стандартные энтальпии 
о б р а з о в а н и я   
в ряду оксидов элементов 

подгруппы цинка 

0
f 298HΔ

Соединение 
0

f 298HΔ , 
кДж/моль 

ZnO - 350,6 
CdO - 260,0 
HgO +  90,9 

Для некоторых веществ (СО2, HCl, Н2О 
и др.) энтальпии образования измерены непо-
средственно. Для большинства соединений 
прямой синтез из простых веществ в калори-
метре неосуществим, и энтальпии образования 
вычисляются косвенным путем. 

Термохимические расчеты проводятся на 
основе законов термохимии, которые являются 
следствиями первого закона термодинамики 
применительно к химическим процессам. 

Закон Лавуазье – Лапласа: теплота, которая выделяется при образо-
вании химического соединения, равна теплоте, поглощаемой при его 
разложении на исходные вещества (тепловой эффект прямой реакции 
равен и противоположен по знаку тепловому эффекту обратной реак-
ции). Например, 2As(к) + 3S(г) = As2S3(к), 1H 146 кДжΔ = − . 

В обратном процессе изменение энтальпии 2H 146 кДжΔ = − . 
Закон Гесса (основной закон термохимии): тепловой эффект (изме-

нение энтальпии) химической реакции не зависит от пути процесса, а 
определяется только начальным и конечным состоянием системы. На-
пример, диоксид азота NO2 можно получить двумя путями: 

1) прямым путем — непосредственно из простых веществ 

½N2(г) + O2(г) = NO2(г), 1H 33,85 кДжΔ = ; (а) 

2) косвенным путем — с образованием промежуточного продукта — 
монооксида азота NO: 

½N2(г) + ½O2(г) = NO(г), 2H 90,37 кДжΔ = ; (б) 
NO(г) + ½O2(г) = NO2(г), 3H 56,52 кДжΔ = − . (в) 

После алгебраического суммирования уравнений (б) и (в) и сокраще-
ния одинаковых слагаемых получим выражение для теплового эффекта 
реакции (а) . 2 3H H H HΔ = Δ + Δ = Δ 1

Рассмотренные соотношения можно представить в виде термохими-
ческой схемы, 
изображен-
ной на 
рис.  1.3. 

 
 
 
 
 
 +1/2О2  +1/2О2 

½N2(г)+ O2(г) 

NO(г)

NO2(г) 
ΔH 1 

ΔH 2 ΔH 3 

 
Рис.  1.3. Термохимическая схема 

Следова-
тельно, со-
гласно закону 
Гесса, тепло-
вой эффект 
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прямого синтеза вещества равен сумме тепловых эффектов реакций с 
участием промежуточных продуктов. Если известен общий тепловой 
эффект реакции и тепловой эффект одной из двух промежуточных ста-
дий, то можно вычислить тепловой эффект (Х) другой стадии, т. е. если 

 ( ) , то 1 2H H HΔ = Δ + Δ 3 2H XΔ = 1 3X H H= Δ = Δ . 
Из закона Гесса следует, что энтальпия (теплота) образования соеди-

нения при данных температуре и давлении есть величина постоянная. 
Закон позволяет рассчитывать тепловые эффекты реакций и теплоты 

образования веществ, экспериментальное определение которых невоз-
можно или затруднено. Обычно с этой целью решают систему термохи-
мических уравнений. 

Тепловой эффект любой химической реакции можно рассчитать по 
известным теплотам образования веществ, участвующих в реакции, ис-
пользуя следствие из закона Гесса: тепловой эффект (изменение эн-
тальпии) реакции равен разности между суммой энтальпий образования 
продуктов реакции и суммой энтальпий образования исходных веществ 
(с учетом стехиометрических коэффициентов в уравнении реакции). 

Обычно определяют изменение энтальпии реакции в стандартных 
условиях по стандартным энтальпиям образования. 

В математической форме следствие из закона Гесса имеет вид 

( ) ( ) ( ) ( ) ( )0 0
298 f 298 f 298H реакции n'  H прод n''  H исхΔ = Δ − Δ∑ ∑ 0 , ( 1.18) 

где  и n '  – стехиометрические коэффициенты продуктов ре-
акции и исходных веществ соответственно. 

n ' '

Для реакции в общем виде aA + bB = cC + dD: 

( ) ( ) ( ) ( ) ( )0 0 0 0
298 f 298 f 298 f 298 f 298H реакции c  H C d  H D a  H A b  H B⎡ ⎤ ⎡Δ = Δ + Δ − Δ + Δ⎣ ⎦ ⎣

0 ⎤⎦ . 

Тепловой эффект реакции является энергетическим эффектом про-
цесса, протекающего при Т = const. 

Энтальпия является функцией температуры, непрерывная в области 
изменения последней. Зависимость изменения энтальпии химической 
реакции от температуры выражается уравнением Кирхгофа 

PC
dT

Hd
Δ=

Δ , ( 1.19) 

где  – молярная изобарная теплоемкость, Дж/моль⋅К (количе-
ство теплоты, необходимое для нагревания 1 моль вещества на 1 К при 
P = const). 

PC

Из уравнения ( 1.19) следует, что температурный коэффициент тепло-
вого эффекта реакции (фазового перехода и т. д.)  равен изме-
нению теплоемкости в результате протекания этого процесса. 

d H/dTΔ
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Если изменение теплоемкости положительно, то и тепловой эффект с 
ростом температуры становится более положительным: 

при PC 0Δ >  0
dT

Hd
>

Δ , ( 1.20) 

и, наоборот, при PC 0Δ <  0
dT

Hd
<

Δ . ( 1.21) 

Если теплоемкость во время процесса не меняется, то, согласно 
( 1.19), тепловой эффект процесса не зависит от температуры: 

при  PC 0Δ = 0
dT

Hd
=

Δ  и ΔН = const. 

Для вычисления изменения энтальпии процесса  при температу-
ре , если известно значение  при температуре , уравнение 
Кирхгофа ( 1.19) нужно проинтегрировать: 

T2HΔ

2T T1HΔ 1T

2

1

T

T2 T1 P
T

H H C  dTΔ = Δ + Δ∫ . ( 1.22) 

Для расчета теплового эффекта по уравнению ( 1.22) нужно знать за-
висимость  от температуры. Считая приближенно 

 в интервале температур от  до , из 
( 1.22) получаем 

PCΔ
0
 29CΔP 8C constΔ = = P, 1T 298 K= 2T T=

( )0 0 0
T 298 P, 298H H C  T 298Δ = Δ + Δ − , ( 1.23) 

при этом 

( ) ( ) ( ) ( )0 0 0
P,298 P,298 P,298C n 'C прод n''C исхΔ = −∑ ∑        ( 1.24) 

(изменение изобарной теплоемкости в ходе химичекой реакции). 
Значения молярных изобарных теплоемкостей  веществ пред-

ставлены в приложении. 

0
P,298C  

1.2.3. Энтропия. Второй закон термодинамики 
При изучении химических взаимодействий важно решить вопрос о 

возможности или невозможности их самопроизвольного протекания при 
заданных условиях. Необходим критерий, определяющий принципиаль-
ную осуществимость, направление и пределы самопроизвольного тече-
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ах и давлениях. Первый закон 
тер

е

 другой температуре) идет с по-
гло

, проце

ния реакции при тех или иных температур
модинамики такого критерия не дает. 
Опыт показывает, что существуют две тенденции для процесса в лю-

бой системе, в том числе и в химической. С одной стороны, система 
стремится снизить теплосодержание и перейти в более устойчивое со-
стояни  с минимальной энергией. Эту тенденцию характеризует изме-
нение энтальпии. Согласно принципу самопроизвольности реакций 
(принцип Бертло): химические процессы идут самопроизвольно только 
при выделении теплоты. Однако критерий экзотермичности процесса не 
является универсальным и однозначным. Самопроизвольными могут 
быть и эндотермические реакции. Кроме того, реакция, идущая в дан-
ных условиях (например, при данной температуре) с выделением тепла 
(прямая реакция), в других условиях (при

щением тепла (обратная реакция). 
Вторая тенденция любого процесса — стремление перевести систему 

в наиболее вероятное состояние, когда частицы, составляющие систему, 
расположены наиболее беспорядочно. Например сс испарения во-
ды Н2О(ж) → Н2О(г) идет самопроизвольно при кипT T . Вероятность со-
сто й состояния — энтропией (S). 

Согласно уравнению Больцмана: 
яния оценивается особой функцие

( )S k ln W= , ( 1.25) 

где k – постоянная Больцмана, равная 231,38 10 Дж/−⋅   ; 
 W – термодинамическая вероятность состояния системы, 

число ми

К

кросостояний, которым можно реализовать данное макросо-
сто

частицы 

яние. 
Микросостояние задается указанием мгновенных координат каждой 

i i( )ix ,y ,z     

( )
и скоростей ее перемещения по трем направлениям 

xi yv i zi,v ,v    . 

Макросостояние системы тем более вероятно, чем большим числом 
микросостояний оно осуществляется. Таким образом, энтропия есть ме-
ра неупорядоченности системы. Чем больше беспорядка в расположении 
и движении частиц, тем больше энтропия системы. В то же время, со-
гласно принципу Карно, теплота, получаемая рабочим телом (системой), 
не может полностью переходить в полезную работу. Часть теплоты рас-
ходуется без пользы, идет на нагревание, увеличение кинетической 
энергии частиц, составляющих систему, т. е. на увеличение беспорядка 
в системе. Эта энергия называется связан

 

ной. Мерой связанной энер-
гии, отнесенной к 1 К, является энтропия: 

T
QS =Δ . ( 1.26) 

Единицы измерения энтропии Дж/моль⋅К. Энтропия — величина 
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экс

ных, но эквивалентных формулировок вто-
рог

 самопроизвольно переходить 
от 

енным результатом которого является превращение тепло-
ты 

т ,

тропия в ходе процесса мо-
жет ьшаться. 

ых ΔS > 0: 

• . 
 ΔS < 0: 

• 
и можно судить по 

изменению объема системы. Например, для реакций: 

С( г ; 

3Н2(г) + N2(г) → 2NН3(г) ΔV < 0, следовательно ΔS < 0. 

можно пре-
неб

е фазы и растворы не подчиняются третьему 
нач

в от

тенсивная и при расчетах относится к 1 моль вещества. 
Уравнение ( 1.26) есть математическое выражение второго закона 

термодинамики для процессов, протекающих обратимо при Т = const. 
Существует несколько различ

о закона термодинамики. 
Постулат Клаузиуса: теплота не может
менее нагретого тела к более нагретому. 
Формулировка Кельвина-Планка: невозможен периодический про-

цесс, единств
в работу. 
Согласно второму началу ермодинамики  в изолированных системах 

энтропия самопроизвольно протекающего процесса возрастает, т. е. 
ΔS > 0. В случае неизолированных систем эн

 как увеличиваться, так и умен
Процессы, для котор

• расширение газов; 
• фазовые превращения (т) → (ж) → (г); 

растворение кристаллических веществ
Процессы, для которых

• сжатие газов; 
конденсация и кристаллизация веществ (г) → (ж) → (т). 
В ходе химических реакций об изменении энтропи

графит) + СО2(г) → 2СО( ) ΔV > 0, следовательно ΔS > 0

Для реакций, идущих без изменения объема и в конденсированных 
системах (ΔV ≈ 0), изменение энтропии незначительно, и им 

речь. Основными «носителями» энтропии являются газы. 
В отличие от H и U можно определять абсолютные значения S для 

всех чистых веществ при любой температуре. Согласно третьему зако-
ну термодинамики, любое вещество имеет определенную положитель-
ную энтропию, но при абсолютном нуле энтропия чистых веществ, су-
ществующих в виде идеальных кристаллов, равна нулю. В соответствии 
с ( 1.25) при температуре, стремящейся к абсолютному нулю (Т → 0 К), 
W = 1 (единственно возможное макросостояние — идеально правильно 
построенный кристалл) и S = 0. В реальных кристаллах всегда имеются 
дефекты структуры, поэтому значения S для них даже при 0 К должно 
быть больше нуля. Фактически значения S реальных кристаллов невели-
ки и ими иногда пренебрегают при термодинамических расчетах. Газы, 
жидкости, стеклообразны

алу термодинамики. 
Стандартные энтропии чистых вещест носят к 1 моль вещества 
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 изменению энтропии в 
ход

в ом состоянии. 
ий энтропия растет по мере у

состава молекул. 
Пр

нению энтальпии ( 1.18). Для 
химической реакции в стандартных условиях 

при P = 101 кПа и Т = 298 К и обозначают 0
298S  (см. приложение). Стан-

дартные энтропии простых веществ не равны нулю. Стандартная эн-
тропия образования соединения 0

f 298SΔ  равна
е реакции образования 1 моль соединения в стандартных условиях 

из простых веществ  стандартн
В ряду однотипных соединен

атомов, входящих в состав 
молекул, а также по мере ус-
ложнения 

сложнения 

имеры этому приведены в 
табл.  1.3. 

Поскольку энтропия есть 
функция состояния, то ее из-
менение ΔS, сопровождающее 
химическую реакцию, можно 
рассчитать аналогично изме-

0
298S  (Дж/мол

( ) ( ) ( ) ( ) ( )0 0
298 298кц n' S прод n'' S исхΔ = Δ − Δ∑ ∑     ( 1.27)0

298S реа ии  

где n ', n ''  – соответствующие стехиометрические коэффициен-
ты в уравнении реакции. 

Энтропия является возрастающей функцией температуры, причем 
особенно резко, скачкообразно, энтропия изменяется при температурах 
фазовых переходов (плавления, испарения, образования высокотемпе-
ратурной модификации). Используя уравнение ( 1.26), можно рассчитать 
изменение энтропии при фазовых превращениях: 

ф.п
ф.п

ф.п

S
Т
HΔ

Δ = , ( 1.28) 

где ф.пHΔ  – энтальпия (теплота) фазового перехода; 

 ф.пT  – абсолютная температура фазового перехода. 

В общем случае для обратимого процесса при P, T = const, когда из-
вестна величина ΔH, изменение энтропии: 

T
S =Δ . ( 1.29) 

HΔ

Из уравнений ( 1.29) и ( 1.19) следует, что величина ΔS реакции опре-
деляется соотношением 

Таблица  1.3 
ость энтро сое ий

 
Зависим пии динен  

от их состава 

Вещество HF HCl HBr 
0
298S  (Дж/моль⋅К) 173,5 186,4 198,1 

Вещество FeO Fe2O3 Fe3O4 
ь⋅К) 60,8 87,5 146,2 
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PC  dTd S
T

Δ
Δ = . ( 1.30) 

Интегрируя ( 1.30) в интервале температур от 298 K до T, получим 

T
0 0 P
T 298

CS S  dT
T

Δ
Δ = Δ + ∫ . 

298

( 1.31) 

Если принять ,298 , то изменение энтропии в ход
мической реакции при заданной температуре Т: 

0
P PC const C= =   е хи-

T
Δ = Δ0

TS + Δ0 0
298 P, 298S C ln , ( 1.32) 

298

где 0
298SΔ  определяют по стандартным абсолютным энтропиям реа-

гирующих веществ ( 1.27); 
а

льных процессов при 
Р, Т

са, является изменение термодинамической 
функции состояния (ΔG), называемой изобарно-изотермическим по-
тенциалом или свободной энергией Гиббса. 

Подставляя значение Q из выражения ( 1.26) в уравнение ( 1.9), полу-

 0
P,298C    р ссчитывают по уравнению ( 1.24). 

1.2.4. Направленность самопроизвольных процессов. Свободная 
энергия Гиббса 

Критерием направленности самопроизво
 = const, учитывающим эльтальпийную и энтропийную составляю-

щие движущей силы процес

чаем следующее уравнение: 

max maxT S U P VΔ = Δ + Δ +    A ' H A '= Δ + , ( 1.33) 

которое объединяет математически первый и второй законы р
намики. 

выражени

те моди-

Исходя из я ( 1.33): 

(max 2A ' T S H TS= Δ − Δ =  ) ( ) ( ) ( )1 2 1 1 1 2TS H H H TS H TS− − − = − − − 2 . ( 1.34) 

Величина  — свободная энергия есть разность между
ной энергией расширенной системы и связанной энергией. Тогда урав-
нение ( 1.34) примет вид 

H T S G− =  пол-

( )max 1 2 2 1A ' G G G G G= − = − − = −Δ , ( 1.35) 
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где G H T  SΔ = Δ − Δ . ( 1.36) 

Система совершает максимальную полезную работу при самопроиз-
вольном протекании процесса. В то же время из ( 1.35) видно, что 
совершается за счет уменьшения изобарно-изотермического потенц
Таким образом, при постоянных давлении и температуре химические 
реа

max

иала. 
A '  

кции протекают самопроизвольно в направлении, которому отвечает 
убыль свободной энергии Гиббса системы: 

G 0Δ <  или H TΔ − S 0Δ <  . ( 1.37) 

Неравенства ( 1.37) определяют принципиальную возможность тече-
ния

е система реакционноспособна. 

с-
са 

влияние 

ссифицировать по возможности и 
усл

тво ( 1.37) при-
ним

 химической реакции при P, T = const. Для реального осуществления 
процесса необходимы выполнение не только термодинамических усло-
вий, но и учет кинетических факторов. 

Процесс принципиально невозможен, если ΔG > 0. Чем более отрица-
тельно значение ΔG, тем боле

Из выражения ( 1.36) следует, что изменение изобарно-изотермичес-
кого потенциала отражает влияние на направление протекания проце

энтальпийного (ΔН) и энтропийного (TΔS) факторов. В зависимости от 
температуры одного из этих факторов на значение и знак ΔG 
может быть определяющим. 

Химические реакции можно кла
овиям протекания в зависимости от характера изменения ΔН и ΔS: 
1. В изолированных системах ΔН = 0, тогда неравенс
ает вид: T  S 0− Δ < . Развитие любого самопроизвольного процесса 

обусловлено только энтропийным фактором ΔS > 0. 
2. В неизолированных системах: 
а) если ΔН < 0 и ΔS > 0, неравенства ( 1.37) выполняются при любых 

значениях Т; процесс возможен при любой температуре; 

0, неравенства ( 1.37) выполняются при условии 
⎢ΔН

и ΔS > 0 (Δ ΔН < 0). При высоких 
тем

йный фа

 
Н⎥, следовательно, 

б) если ΔН > 0 и ΔS < 0, неравенства ( 1.37) не выполняются; процесс 
неосуществим в прямом, но возможен в обратном направлении; 

в) если ΔН < 0 и ΔS < 
⎥ > ⎢TΔS⎥, т.е. для течения реакции благоприятен низкотемператур-

ный режим; 
г) если ΔН > 0 и ΔS > 0, неравенства ( 1.37) выполняются при условии 

⎢TΔS⎥ > ⎢ΔН⎥, благоприятным для протекания реакции является высоко-
температурный режим. 

Следовательно, ΔG < 0, есл Н > 0 или 
пературах критерием осуществимости процесса является изменение 

энтропии (ΔS > 0). Энтропи ктор оказывает определяющее влия-
ние на направление процессов растворения кристаллических веществ, 
идущих с поглощением теплоты (ΔН > 0). В данном случае ΔS >> 0 и 
⎢TΔS⎥ >> ⎢Δ G T  SΔ ≈ − Δ  и ΔG < 0. 
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При низких температурах для реакций со значительным тепловым 
эффектом ⎢ΔН⎥ >> ⎢TΔS⎥ и G HΔ ≈ Δ . Следовательно, ΔG < 0, если ΔН < 0 
(ΔS > 0 или ΔS < 0). При низких температурах возможность самопроиз-
вольного протекания реакции определяется изменением энтальпии 
(ΔН

бычной температуре и атмо-
сферном давлении ⎢ΔН⎥ > ⎢TΔS⎥, поэтому в этих условиях эндотермиче-
ские реакции (ΔН > 0) редко протекают самопроизвольн , в отлич
экзотермических (ΔН < 0). 

го потенциал
яется следующим образом: 

 < 0). 
Для большинства реакций, идущих при о

ие от о

Изменение изобарно-изотермическо а в ходе химической 
реакции определ

( ) ( ) ( )T T TG реакции H реакции T S реакцииΔ = Δ − Δ   ( 1.38) 

или аналогично выражению ( 1.18) для ( )H реакцииΔ  (так как G — функ-
ция состояния): 

( ) ( ) ( )f fΔG реакции = n' Δ G прод - n'' Δ G исх∑ ∑  ( 1.39) 

Если ΔG реакции определяют в стандартных условиях, 
уравнение ( 1.39) принимает вид 

(

 значение 

) ( ) ( )0 0 0
298 f 298G реакции n'  G прод n''  G исхΔ = Δ − Δf 298∑ ∑ , ( 1.40) 

где 0
f 298GΔ  – стандартный изобарный потенциал образования со-
равный изменению изобарного потенциала реакцииединения,  образо-

вания 1 моль этого соединения при стандартных условиях из пр
веществ в стандартном состоянии. 

величина моль. Для простых веществ 
. Значен : 

остых 

Эта выражается в кДж/
0 0Δf 8G 0Δ =29 ие f 298G  определяется, согласно ( 1.38), как

0 0 0
f 298 f 298 f 298G H T SΔ = Δ − Δ  , ( 1.41) 

где 0
f 298HΔ  – справочная величина, 

а 0
f 298SΔ   рассчитывается анлогично уравнению ( 1.27). 

Пределом убыли свободной энергии Гиббса при самопроизвольном 
протекании процесса является ее минимальное значение, отвечающее 
состоянию равновесия. Т к остояние системы наиболее устой
всякое отклонение от него требует затраты энергии. 

а ое с чиво, 

Термодинамическим условием состояния равновесия является равен-
ство 
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или 

 

G 0Δ =  H T S 0Δ − Δ =  . ( 1.42) 

Пренебрегая зависимостью ΔН и ΔS от температуры, из уравнения 
( 1.42) можно приближенно определить температуру наступления хими-
ческого равновесия: 

0
298

0
298

равн
H

T
Δ
Δ

= . ( 1.43)
S

 

В равновесной реакционной смеси достигается определенное соот-
ношение концентраций веществ в жидком или газообразном состояниях 
и парциальных давлений газо ных веществ. Это соотношени
ражается величиной константы равновесия ( или ). В общем случае 

для ой dD независимо от пути и 
мех

образ е вы-
CK   PK

 любой обратим  реакции aA + bB ⇄ cC + 
анизма ее протекания: 

c d
C D

C a b
A B

C CK
C C

=  или 
c d
C D

P a b
A B

P PK
P P

= . ( 1.44) 

Величины CK  и PK  связаны соотношением 

nK K (RT)P C
Δ= , 

-
е р

 – универсальная газовая постоянная. 

есса к 
моменту достижения равновесного состояния.  больше значени

), тем больше степень превращения исходных веществ в продукты
реа

 между константой равновесия и изобарным потенциа-
лом выражается уравнением изотермы химической реакции 

где Δn (моль) – изменение количества газообразных веществ в хо
д еакции; 

 R
Если Δn = 0, то P CK K= . 
Константа равновесия определяет глубину протекания проц

е CK  
 

Чем
( PK

кции. 
Взаимосвязь

T P PG R T lnK 2,3R T lg KΔ = − = −        .  (1.45) 

Для процессов, идущих при Т = 298 К, уравнение ( 1.45) можно пред-
ставить в виде 

0
298 P,298G 5,7lg KΔ = −    . ( 1.46) 

Для реакций в жидкой фазе (в случае разбавленных растворов) -мож
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отнош

 

но использовать со ение 

0
T CG R T lnKΔ = −     .  (1.47) 

Практическая обратимость реакци еляется значением 0и опред TGΔ . 
Если 0

TG 0Δ = , то PK 1= ; если Δ <0
TG 0, то >PK 1 и прямая реакция 

тически  
прак-

 необратима; если Δ >0
TG 0 , то <PK 1 и обратная реакция 

тически необратима. 
Значение константы равновесия зависит от природы реагирующих 

веществ и температуры. Зависимость

прак-

 ( )K f T=  P

ся уравнением изобары химической реакции 
при P = const выражает-

P
2

d lnK H
dT RT

Δ
= . ( 1.48) 

Уравнение ( 1.48) позволяет качественно и количественно оценивать 
зависимость константы равновесия от температуры. 

емпературЕсли  (реакция эндотермическая), то т ный коэффи-

циент константы равновесия 

H 0Δ >

0
dT

Klnd P >  и с ростом температуры значе-

ние PK  увеличивается (равновесие сдвигается вправо, т.е. в сторону 
пря ции). мой реак

Если H 0Δ <  (реакция экзотермическая), то 0
dT

Klnd P <  и с повыше-

ние емпературы ачен е м т зн и уменьшается (равновесие сдвигается 
вле

PK  
во, т. е. в сторону обратной реакции). 
Если же H 0Δ = , то ( )PK f T≠ . 

Чтобы определить изменение при изменении температуры на ко-
нечную величину, уравнение ( нужно оинтегрировать в пре
от до и от

 PK  
1.48) пр делах 

 PT1K   PT2K   1T  до 2T . 
Если принять тепловой эффект постоянным и не зависящим от тем-

пературы, получаем приближенное уравнение изобары 

PT1

PT2 1 2

K ΔH 1 1ln = -
K R T T

⎛ ⎞
⋅ ⎜ ⎟
⎝ ⎠

, ( 1.49) 

где PT1K  и PT2K  – константы равновесия при температурах 1T  и 2T  

соответственно ( )2 1T T> . 

Выражение ( 1.49) позволяет вычислить константу равновесия при 
одной из температур, если известно ее экспериментальное значение при 
другой температуре, а также тепловой эффект реакции (ΔH). 
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Если известны ах, то уравнение 
( 1.49) . 
 

му их на-
зыв

жной характеристикой растворов электролитов является их кон-
цен

еля. Известны различные способы выра-
жения концентраций растворов, но наиболее часто используют следую-
щие: 

а) массовая доля (ω) — отношение массы растворенного вещества 
 ма

 значения PK  при двух температур
 дает возможность рассчитать изменение энтальпии реакции

1.3. РАСТВОРЫ ЭЛЕКТРОЛИТОВ 

1.3.1. Общая характеристика растворов электролитов. 
Способы выражения концентрации 

Электролитами называются вещества, которые в растворе (или в 
расплаве) полностью или частично состоят из ионов и способны прово-
дить электрический ток. Электропроводность электролитов обусловлена 
направленным движением ионов в электрическом поле, поэто

ают ионными проводниками или проводниками второго рода. К ним 
относятся расплавы многих солей, оксидов и гидроксидов, гидридов 
s-металлов, а также водные растворы кислот, гидроксидов и солей. Да-
лее будут рассмотрены только водные растворы электролитов. 

Ва
трация — содержание растворенных веществ в определенном коли-

честве раствора или растворит

(m ' , г) к ссе раствора (m, г): 

m'ω
m

= , m m' m''= + . (5.1) 

где m ''  — масса растворителя, г. 
Массовая доля растворенного вещества, выраженная в процентах 

(пр

Например: 15%-й раствор NaCl состоит из 15 г кристаллической соли 
NaCl и 85 г воды в 100 г раствора; 

б) молярная концентрация, или молярность (СМ или М), — число 
молей растворенного вещества в 1 л раствора: 

оцентная концентрация), — масса растворенного вещества в 100 г 
раствора. 

МС M V V
m' n

= =
⋅

, моль/л, (5.2) 

где m'n
M

=  — количество вещества, моль; 

 

Например: 2 М раствор H2SO4 содержит в 1 л раствора 2 моля Н2SO4, 
или 2⋅98 = 196 г ( = 98 г/м

М — молярная масса растворенного вещества, г/моль; 
 V — объем раствора, л. 

42SOНМ оль); 
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или 
н), вещества в 1 л раствора:  

в) эквивалентная концентрация, или нормальность (Сн 
– число эквивалентов растворенного 

Э
Н

nm'С
Э V V

= =
⋅

, моль-экв/л, (5.3) 

где Э — эквивалентная масса растворенного вещества, г/моль;  
 nЭ — число молей эквивалентов. 
Пример Э Н2SO4, или : 2 н раствор H2SO4 содержит в 1 л раствора 2 
98 98 г
2

=  (2 ⋅ 98
2

 — эквивалентная масса Н2SO4). 

По количеству растворенного вещества растворы условно делят на 
разбавленные и концентрированные. 

1.3.2. Электролитическая диссоциация 
При растворении в воде или других растворителях, состоящих из по-

лярных молекул, электролиты подвергаются электролитической диссо-
циа

падает в воду, то расположенные на его поверх-
нос

положит  во
притягивает к себе ионы и испытывает толчки со стороны угих моле-
кул находящихся в растворе. В результате ионы отделяются т кристалла 
и переходят в раствор. 

ции, т.е. в большей или меньшей степени распадаются на положи-
тельно и отрицательно заряженные ионы — катионы и анионы. Необхо-
димым условием электролитической диссоциации является наличие в 
растворяемом веществе ионных или полярных связей, а также поляр-
ность самого растворителя, численно характеризуемая величиной отно-
сительной диэлектрической проницаемости (ε). 

Диэлектрическая проницаемость воды равна 81, что обусловливает 
ее высокую ионизирующую способность. 

В зависимости от структуры растворяемого вещества в безводном 
состоянии различают два механизма распада электролита на ионы: 

а) диссоциация солей, т.е. кристаллов с ионной структурой (NaCl, KCl 
и т. д.). В этом случае имеет место взаимодействие между ионами, рас-
положенными на поверхности кристаллов, и полярными молекулами во-
ды (ион-дипольное взаимодействие). Например, когда кристалл соли — 
хлорида натрия NaCl по

ти ионы притягивают к себе полярные молекулы воды: к ионам на-
трия молекулы воды притягиваются отрицательными концами, к ионам 
хлора — ельными (рис. 1.4). В тоже время да с такой же силой 

др
 о
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ция), что приводит к распаду ее на ионы (диполь–дипольное 

вза

ции 
обычно воду опускают и пишут только ионы. Отсюда в общем виде про-
цесс электролитической д жно выразить уравнением 

имодействие). Схема диссоциации полярных молекул показана на 
рис.  1.5. 

Следует отметить, что перешедшие в раствор ионы находятся не в 
свободном состоянии, а остаются связанными с молекулами воды, т. е. 
находятся в гидратированном состоянии. В уравнениях диссоциа

иссоциации мо  

АВ ⇆ А+ + В–. (5.4) 

С точки зрения теории электролитической диссоциации кислотой 
называется вещество, диссоциирующее в водном растворе на ионы Н+ и 
кислотный остаток (H2SO4, HNO3, HCl, HBr…); основанием — вщество 
диссоциируещие на ионы металла и ОН–(NaOH, Ba(OH)2…). Соли — ве-
щества, образующие п

  
ри диссоциации ионы металлов и кислотных ос-

тат

ени диссоциации (α). Отношение числа мо-
лекул, распавшихся на ионы (N), к общему числу молекул (NO) называется 
степенью диссоциации (α) 

ков (NaCl, CuSO4, KNO3…); исключение составляют соли аммо-
ния(NH4Cl, NH4NO3…). 

Для количественной оценки процесса электролитической диссоциа-
ции введено понятие степ
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Рис.  1.5. Схема диссоциации полярных молекул в растворе 

на примере хлороводорода 
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O

Nα
N

= . (5.5) 

Численное значение (α) зависит от природы растворенного вещества, 
температуры, концентрации раствора и принимает значение, меньше 
или равное единице (α ≤ 1). 

1.3.3. Сильные и слабые электролиты 
В зависимости от численного значения α все электролиты условно де-

лят на сильные (α → 1)1 и слабые (α << 1). К сильным электролитам от-
носятся хорошо растворимые соли, основания щелочных или щелочно-
земельных металлов (NaOH, Ba(OH)2 и др.), большинство  минеральных 
кислот (Н2SO4, HCl, HNO3,HBr, HClO4 и др.). К слабым электролитам 
относятся почти все органические кислоты, некоторые минеральные ки-
слоты (H2CO3, H2S, HCN, HF, HClO, HNO2, H2SO3 и др.), многие основа-
ния металлов (Cu(OH)2, Fe(OH)2, Ni(OH)2 и др.), труднорастворимые соли 
(ВаSO4, CaSO4, AgCl), гидро ия (NH4OH) и вода (Н2О). 

 
братимо, например, H2SO4 → 2H+ + SO42–. Вследствие высокой кон-

центрации заряженных частиц в растворе в значительной степени
являются силы межионного взаимодействия, количественной хар
ристикой  коэффициент активности (f). Поэтому 
фа
чес
ной концентрацией (а±) соотношением 

а± = f± ⋅ С±. 

ксид аммон
Согласно теории электролитической диссоциации сильные электроли-

ты полностью диссоциируют на ионы и процесс диссоциации протекает 
нео

 про-
акте-

 которых является
ктическая (активная) концентрация ионов уменьшается. Аналити-
ки молярная концентрация катионов и анионов (С±) связана с актив-

(5.6) 

Приближенно коэффициент активности можно вычислить по форму-
ле 

2lg f 0,5 Z I± = − ⋅ ⋅ , (5.7) 

где Z — заряд ионов; 
 I — ионная сила раствора электролита, вычисляемая по формуле 

n
21I C Z

2 i i
i 1=

= ⋅ ⋅∑ . (5.8) 

где Сi — концентрация ионов, моль/л; 
 Zi — заряд ионов. 

                                                 
1 Оп

го э

ределяемая на опыте величина “α” для сильных электролитов является лишь “кажу-
щейся”, так как истинная степень диссоциации для сильных электролитов составля-
ет 100 % (α = 1). Поэтому, если в условии задачи не указана степень диссоциации сильно-

лектролита, ее следует принять равной 1. 
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ажение (2.8) можно записать в виде 

 

В концентрированных растворах сильных электролитов f << 1, а в 
разбавленных f → 1, для них выр

а± ≈ С±. (5.9) 

Так как разбавленные растворы имеют большее практическое при-
менение, в дальнейшем вместо понятия “активность” будем использо-
вать понятие “концентрация”. 

Концентрацию ионов в сильном электролите можно рассчитать, 
пользуясь соотношением 

С± = n α СМ, (5.10) 

где  число ионов данного вида, на которые распадается одна мо-n —
лекула. 

В растворах слабых электролитов одновременно имеются молекулы и 
ионы растворенного вещества, процесс диссоциации протекает обрати-
мо и его можно записать в виде 

АmВn ⇆ mА+ + nВ–. (5.11) 

Применив к уравнению закон действующих масс, запишем выраже-
ние для константы равновесия (КС) или, в данном случае, константы 
диссоциации (КД): 

m n

m n
А B

С C
С Д

A B

К К
C

+ −⋅
= = , (5.12) 

где , 
A

C + B
C −  — нов в растворе электролита, моль/л; 

 (

на характеризует способность электролита распадаться на 
ионы. Чем больше численное значение КД, тем в большей степени диссо-
циирует электролит. 

При ступенчатой диссоциации многоосновных кислот и многоки-
сло им ступеням 
рез

H2CO3 ⇆ H+ + HCO3-,  = 4,5⋅10-7; 

HCO3– ⇆ H+ + CO32-, = 4,7⋅10-11. 

оторых слабых электролитов 
при

концентрации ио  

 
m nA BC  — концентрация недиссоциированных молекул, моль/л. 

Константа диссоциации КД) зависит от природы диссоциирующего 
вещества, растворителя, температуры и не зависит от концентрации 
раствора. О

тных оснований КД при переходе от первой к последующ
ко уменьшается: 

1Д
К

2

Численные значения КД при 298 К нек

ДК

ведены в справочнике. 
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: 

 

Взаимосвязь между КД и α устанавливается законом разбавления 
Оствальда

2
М

Д
α С
1 α
⋅

=
−

, (5.13) К

где С  — молярная концентрация электролита, моль/л. М

Для слабых электролитов (α << 1) это выражение упрощается: 

КД = α2 ⋅ СМ, или Д

М

К
α

С
= . (5.14) 

Из соотношения (5.14) следует, что с уменьшением концентрации 
раствора (разбавлением) α увеличивается. 

ожно 
рас ие α 
из 

Концентрацию катионов и анионов в слабом электролите м
итать, пользуясь соотношением (5.10), подставив в него значенсч

(5.14): 

С± = α ⋅ СМ = ,СК МД ⋅  моль/л. (5.15) 

Для слабых электролитов, диссоциируемых ступенчато, n = 1. 
При введении в раствор слабого электролита одноименных ионов 

(т. е. ионов, одинаковых с одним из имеющихся в результате диссоциа-
ции
образова

неди

 по
м электролитом, диссоциирует по уравнению 

Н2О ⇆ Н+ + ОН–. 
Соглас нен  (5.12) 

 электролита) равновесие нарушается и смещается в направлении 
ния недиссоциированных молекул, в результате степень диссо-

циации уменьшается. Например, если к раствору уксусной кислоты 
СН3СООН добавить ее соль СН3СООК, то равновесие сместится в сторо-
ну увеличения количества ссоциированных  молекул уксусной ки-
слоты СН3СООН. 

1.3.4. Ионное произведение воды. Водородный казатель 
Вода, являясь слабы

но урав ию

Н О2
2

Н ОН
Д

Н О

С С
К

С
+ −⋅

=  

Численное значение ри 298 К определено экспериментально по 

данным электропроводности воды и равно 1,86⋅10-16. Равновесная кон-
центрация недисс  молекул воды практически равна 
ее = 55,56 моль/л и
стоянной 

тоянную онным 

 
Н О2ДК п

 
оциированных  ОН2

С  
 (1000/18) мольной концентрации ОН2

С  является по-
величиной. Произведение двух постоянных КД и 

2Н ОС  дает но-
вую пос , называемую константой воды ( ОНК ) или и

2
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произведением воды (
Н ОН

С С+ −⋅ ): 

ОН2
К  = КД ⋅ ОН2

С  = −+ ⋅ ОНН СС = 1,86 ⋅ 10–16 ⋅ 55,56 = 10–14. (5.16) 

Для воды и водных ров при данной температуре являет-
ся постоянной величиной  298 К вна 10–14. Тогда 

 ОН2
К   раство

 и при ра

.
СС

С;
СС

С
НН

ОН
ОН

ОНОН

ОН
Н

22

+
−

−−
+

10К10К 1414

+

−−
====  (5.17) 

В нейтральных средах 7
ОНН 10СС −== −+

максимального значения

минимальном значении

моль/л. В кислых — 

моль/л, достигая  1 моль/л. В щ
/л при  10-14 моль/л. 

На практике характер водной среды растворов оценивают с помо-
щью водородного показател

Водородный показатель (рН) — отрицательный десятичный лога-
рифм мольной концентрац

7
Н

С 10+
−> елоч-

ных — 
Н

С 10+ моль7−<

я рН. 

ии ионов водорода (
Н

С + , моль/л) в рас  
т. е. 

творе,

Н
lgС += − . (5.18) pH

Гидроксильный ель (рОН) —  десят  
логарифм мольной ции гидроксид онов ( , моль/л) 
творе, т.е. 

 показат отрицательный
концентра -и

ичный
в рас-

ОН
С −

ОН
pOH lgС −= − . (5.19) 

Тогда при 298 К: 

 — нейтральная среда; (5.20)pOH pH 7= =  

0 pH<7≤ рН — кислая среда; (5.21) 

7 pH 14> ≥  — щелочная среда. (5.22) 

При этом pH pOH 14+ = . (5.23) 
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2.  ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКИЕ  ПРОЦЕССЫ  И  ЯВЛЕНИЯ  

Процессы прямого превращения химической энергии в элек-
трическую или электрической в химическую называются электро-
химическими процессами. Электрохимические системы, в которых 
химическая энергия превращается в электрическую, называются галь-
ваническими элементами; системы, в которых электрическая энергия 
превращается в химическую, называются электролизными. 

В основе электрохимических процессов лежат гетерогенные окисли-
тельно-восстановительные реакции, протекающие на границе раздела 
фаз: электрод — раствор (расплав) электролита. 

Скорость электрохимических процессов зависит как от природы 
электролита, его концентрации, величины рН (для водных растворов 
электролитов), внешних условий (Т, Р), наличия катализатора, так и от 
природы электродов, которая численно характеризуется величиной 
электродного потенциала. 

2.1. Электродные потенциалы 

Электроды делятся на инертные, не участвующие в окислительно-
восстановительном процессе, например, графитовые или платиновые, и 
активные, выполненные из любого металла, кроме благородного, спо-
собные сами окисляться. Наряду с металлическими к активным электро-
дам относятся и газовые, в частности, водородный и кислородный. 

Рассмотрим систему активный металлический электрод — водный 
раствор. Под действием полярных молекул воды ионы металла поверх-
ностного слоя в гидратированном состоянии переходят в раствор. В ре-
зультате на поверхности металла остается нескомпенсированный отри-
цательный заряд, в растворе создается избыточный положительный за-
ряд с максимальной плотностью в слое, прилегающем к электроду. По 
мере перехода ионов металла в раствор увеличивается как отрицатель-
ный заряд электрода, так и положительный заряд раствора, при этом 
ввиду обратимости процесса ионы металла из раствора все чаще притя-
гиваются на металлический электрод. Наконец, скорости прямого и об-
ратного процессов сравняются, т.е. установится химическое равновесие, 
которое можно выразить уравнением 

Me + mH2O ⇆ Men+ ⋅ mH2O + ne. (6.1) 

Состояние равновесия зависит как от активности металла, так и от 
концентрации его ионов в растворе и численно характеризуется кон-
стантой равновесия, которая для данной гетерогенной системы при 
P = const равна 

nP C Me
K K C += = . (6.2) 

В случае активных металлов (Zn, Fe, Cr и др.) равновесие (6.1) 
смещено вправо (КP >> 1). При погружении электрода из указанных ме-
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таллов в водный раствор его соли для достижения равновесной концен-
трации ионы металла будут переходить в раствор и поверхность элек-
трода зарядится отрицательно, а раствор электролита — положительно. 

В случае малоактивных металлов (Cu, Ag, Hg и др.) равновесие 
(6.1) смещается влево (КP << 1). Если электрод из такого металла погру-
зить в водный раствор его соли, то ионы металла из раствора будут пе-
реходить на поверхность металла и поверхность электрода зарядится по-
ложительно, а раствор электролита — отрицательно. 

Таким образом, на границе электрод — раствор электролита возника-
ет двойной электрический слой, т.е. разность потенциалов между элек-
тродом и раствором электролита. 

Потенциал, возникающий на металлическом электроде, находящемся 
в равновесии с собственными ионами в растворе электролита, называ-
ется равновесным электродным потенциалом (ϕР, В). Для активных 
металлов он отрицателен, для малоактивных положителен. 

Схематически электроды записываются в молекулярной или ионной 
формах, например: 

Zn│ZnSO4 или Zn│Zn2+; 

Cu│CuSO4 или Cu│Cu2+. 

Газовые (водородный и кислородный) электроды записываются в виде 

Pt, H2│H2SO4 или Pt, H2│2H+; 

Pt, О2│2КОН или Pt, О2│2ОH−. 

Вертикальная черта характеризует поверхность раздела между двумя 
фазами и показывает обратимость между восстановленными (Zn, Cu, H2, 
OH−) и окисленными (Zn2+, Cu2+, 2H+, O2) формами электродов, что мож-
но выразить уравнениями соответствующих электродных реакций: 

Zn – 2e ⇆ Zn2+ — реакция окисления; 

Сu2+ + 2e ⇆ Cu0 — реакция восстановления. 

Для газовых электродов: 

H2 – 2e ⇆ 2H+ — реакция окисления; 

½O2 + H2O +2e ⇆ 2ОH− – реакция восстановления. 

Электроды, обратимые относительно собственных ионов в растворе 
электролита, называются электродами 1-го рода. 
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Численные значения равновесных электродных потенциалов (ϕР) рас-
считываются по уравнению Нернста: 

a
p 0 ок
эл да эл да b

вос

CRTφ φ ln ,
nF C− −= + ⋅ . (6.3) 

где  — стандартный электродный потенциал, В; 0
эл даφ −

 R — универсальная газовая постоянная, равная 
8,314 Дж/моль⋅К; 

 Т — температура, К; 
 F — постоянная Фарадея, равная 96500 Кл; 
 n — число электронов–участников в данной электродной реак-

ции (для металлических электродов совпадает с зарядом иона металла); 
  и  — концентрации окисленных и восстановленных 

форм электродов в степени стехиометрических коэффициентов, стоя-
щих в уравнениях соответствующих электродных реакций. 

a
окC b

восC

Переходя от натурального логарифма к десятичному (коэффициент 
перевода 2,3) и подставляя численные значения постоянных R и F, при 
Т=298 К получим: 

n n
р 0
Me Me Me Me Me

0,059φ φ lg C
n+ += + ⋅ n+

1

; 

MeC const= =  

(6.4) 

2 2
2

2
р 0 H
2H H 2H H

H

C0,059φ φ lg
n P

+

+ += + ⋅ ; (6.5) 

2

2 2

Oр 0
2O 2OH O 2OH
OH

P0,059φ φ lg
n C− −

−

= + ⋅ . (6.6) 

Принимая  и  за нормальные и равные 1 атм (101 кПа), получим: 
2HP

2OP

2 2

р 0
2H H 2H H H

φ φ 0,059lg C+ += + + . (6.7) 

2 2

р 0
O 2OH O 2OH OH

φ φ 0,059lg C− −= − − . (6.8) 

Из уравнений (6.4), (6.7) и (6.8) следует, что при , , nMe
C + H

C + OH
C − , рав-

ных 1 моль/л, ϕР = ϕ0. Отсюда стандартный потенциал электрода 
(ϕ0) — это потенциал, возникающий на электроде при стандартных усло-
виях (Т = 298 К; Р = 1 атм; Сионов=1 моль/л). Для водородного электрода 
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он условно принят за нуль, т.е. 
2

0
2H H

φ 0+ = . Для всех остальных электро-

дов ϕ0 определены относительно стандартного водородного электрода и 
сведены в электрохимические ряды активностей (для металлических 
электродов — ряд напряжений металлов). 

С учетом вышесказанного, используя табличное значение 

2

0
O 2OH

φ 0,4 B− =  и принимая во внимание, что , 

 и рН + рОН = 14, получим 
H

lg C pH+− =

OH
lg C pOH−− =

2

р
2H H

φ 0,059pH+ = − ; (6.9) 

2

р
O 2OH

φ 1,23 0,059pH− = − . (6.10) 

Значения ϕ0 или ϕр указывают на меру восстановительной способно-
сти атомов металлов и Н2 и окислительной способности их ионов и О2. 
Чем меньше значение ϕ, тем ярче выражены восстановительные 
свойства (способность окисляться). Чем больше значение ϕ, тем ярче 
выражены окислительные свойства (способность восстанавливаться). 
Условием протекания окислительно-восстановительных реакций в вод-
ных растворах электролитов является неравенство 

ϕок > ϕвос. (6.11) 

2.2. Гальванические элементы 

Замкнутая электрохимическая система, состоящая из двух 
электродов, различных по химической природе, называется хими-
ческим гальваническим элементом. 

Электрод с меньшим значением ϕ0 или ϕР называется анодом, на нем 
идут процессы окисления. Электрод с большим значением ϕ0 или ϕР на-
зывается катодом, на нем идут процессы восстановления. 

Классическим примером химического гальванического элемента слу-
жит элемент Даниэля-Якоби, схему которого можно представить в ви-
де 

Zn│ZnSO4║CuSO4│Cu или Zn│Zn2+║Cu2+│Cu. 
 1 моль/л 1 моль/л 1 М 1 М 

Двойная черта в схеме показывает, что два электролита пространст-
венно разделены. Они соединяются посредством проводника второго 
рода (электролитического мостика). Во внешней цепи электроды соеди-
нены металлическим проводником первого рода. 

Так как 2 2Zn Cu
C C 1моль л+ += = , то  и 

. 

2 2
p 0
Zn /Zn Zn /Zn

φ φ 0,76 B+ += = −

2 2
р 0
Сu /Cu Сu /Cu

φ φ 0,34 В+ += = +

При соединении электродов равновесие нарушается вследствие пе-
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рехода электронов по внешней цепи от цинкового электрода (анода) к 
медному (катоду), а анионов 2

4SO −  по внутренней цепи в обратном на-
правлении. Возникает самопроизвольный анодно-катодный процесс по 
схеме 

А: Zn – 2e = Zn2+, ; 0
Аφ 0,76 B= −

К: Сu2+ +2e = Cu0, . 0
Кφ 0,34 B= +

Суммируя электродные реакции, получим 

Zn + Сu2+ = Zn2+ + Cu0, , 0 0 0
К А= φ φ 0,34 0,76 1,1 B− = + =E

где  — стандартная электродвижущая сила (ЭДС) элемента, В. 0E

При условиях, отличных от стандартных, значения ϕр рассчитывают-
ся по уравнению Нернста (6.4). 

В результате самопроизвольных процессов система (гальванический 
элемент) совершает максимально полезную электрическую работу , 
равную 

maxA '

0
maxA ' nF= E , (6.12) 

где nF — количество прошедшего электричества, Кл; 
 n — число электронов — участников данной электрохимиче-

ской реакции. 
С другой стороны, при обратимом процессе (Т = const; P = const), со-

вершаемая системой работа равна убыли свободной энергии Гиббса, 
ΔG°: 

max PA ' ΔG RT lnK= − ° = ⋅ , (6.13) 

где KР = KС — константа равновесия, равная в данном случае отно-
шению 2 2Zn Cu

C C+ + . 

Сопоставляя уравнения (6.12) и (6.13), имеем: 

0ΔG nF° = − ⋅ E , (6.14) 

0
P PnF RT lnK 2,3RT lnK⋅ = ⋅ = ⋅E , (6.15) 

0 0

P
n F nlg K
2,3RT 0,059
⋅ ⋅ ⋅

= =
E E , (6.16) 

где 0,059 = 2,3·R·T/F  (R=8.314Дж/моль K; T=298K; F=96500Kл). 
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Для рассматриваемой электрохимической реакции  и 
lgKP = 2·1,1/0,059 = 37, а KP = 1037. 

0 1,1 B=E

Зависимость величины электродного потенциала от концентрации 
потенциалопределяющих ионов обусловливает существование концен-
трационных гальванических элементов, например 

Ni│NiSO4║NiSO4│Ni или Ni│Ni2+║Ni2+│Ni. 
 C1 < C2 C1 < C2 

Электрод в растворе электролита с меньшей концентрацией — 
анод (меньшее значение ϕР), с большей — катод (большее значение ϕР). 
Анодно-катодный процесс протекает по схеме 

А: Ni – 2e = Ni2+, 

К: Ni2+ +2e = Ni0. 

Возникающая при этом ЭДС зависит от соотношения концентраций 
и определяется по уравнению 

2

1

C0,059 lg ,
n C

=E  

где C2 > C1. 
Таким образом, главным критерием возможности протекания элек-

трохимических процессов в гальваническом элементе является положи-
тельный знак ЭДС, т.е. неравенство  

0>E  или ϕК > ϕА, (6.17) 

Отсюда 

K Aφ φ= −E . (6.18) 

Электрохимическая система из двух электродов в одном и том 
же электролите называется химическим гальваническим элемен-
том типа Вольта. Элемент Вольта состоит из медного и цинкового элек-
тродов в растворе серной кислоты. Схема его записывается в виде 

H2SO4

2е

Zn Cu или 2H+ 

2е

Zn Cu  
Так как 0

Zn/Zn2+ϕ < 0
Cu/Cu2+ϕ , анодом будет цинковый электрод, като-

дом — медный электрод. Уравнения анодно-катодных процессов имеют 
вид 

А: Zn – 2e = Zn2+, 

К: 2H+ +2e = H20. 

Суммируя электродные реакции, получим 
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Zn + 2H+ = Zn2+ + H2. 

Первоначальное значение ЭДС равно контактной разности стандарт-
ных потенциалов цинкового и медного электродов, т.е. 

( )2 2
0 0
Сu /Сu Zn /Zn

φ φ 0,34 0,76 1,1 B+ += − = − − =E . 

С течением времени ЭДС элемента падает, что вызвано изменением 
величин электродных потенциалов катода и анода. Явление смещения 
величин электродных потенциалов от их равновесных значений 
при прохождении тока называется поляризацией электродов. В за-
висимости от природы возникновения поляризация делится на химиче-
скую и концентрационную. Химическая поляризация обусловлена из-
менением химической природы электродов при выделении на них про-
дуктов электрохимической реакции. Например, в элементе Вольта по-
тенциал катода (медного электрода) уменьшается за счет выделения на 
нем молекулярного водорода (Н2) и фактического изменения химической 
природы электрода. При этом потенциал катода в пределе становится 
равным потенциалу водородного электрода, т.е. 

2

p
К 2Н /Н

φ φ 0,059pH+= = − . 

Концентрационная поляризация обусловлена изменением концен-
трации потенциалопределяющих ионов в приэлектродных слоях при 
прохождении тока. При этом потенциал анода увеличивается за счет 
возрастания концентрации положительных ионов при окислении анода 
(например, ионов Zn2+ в элементе Вольта). Таким образом, в указанном 
элементе анод поляризуется концентрационно, а катод — химически. 

В химических элементах типа Даниэля-Якоби имеет место концен-
трационная поляризация. При этом потенциал анода растет за счет уве-
личения концентрации положительных ионов при окислении анода, а 
потенциал катода уменьшается за счет снижения концентрации поло-
жительных ионов при их восстановлении на катоде. 

Поляризация электродов при работе гальванических элементов тор-
мозит электрохимические процессы и, как следствие, обусловливает 
уменьшение ЭДС элементов. 

Явление уменьшения поляризации называется деполяризацией. Ме-
ханическое удаление пузырьков газа с поверхности электрода или пере-
мешивание электролита, снижающее концентрацию потенциалопреде-
ляющих ионов в приэлектродных слоях — физическая деполяризация, 
введение химических соединений — сильных окислителей (K2Cr2O7, 
MnO2, O2 и др.) и веществ, связывающих избыточные ионы в труднорас-
творимые или малодиссоциируемые соединения или комплексы — хи-
мическая деполяризация. Например, для уменьшения химической по-
ляризации катода в элементе Вольта в катодное пространство добавля-
ется несколько капель бихромата калия K2Cr2O7. При этом протекает 
окислительно-восстановительная реакция, приводящая к окислению 
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восстановленного на катоде водорода Н2: 

К2Сr2O7 + 3H2 + 4H2SO4 = Cr2(SO4)3 + K2SO4 + 7H2O; 

1 2 3
2 7 2Cr O 14H 6e 2Cr 7H O− + ++ + = +  — восстановление 

3 2Н 2e 2Н+− =  — окисление 
 2 3

2 7 2 2Сr O 3H 8H 2Cr 7H O− + ++ + = +  

2.3. Процессы электролиза 

Простейшая электролизная система состоит из электролизера 
(электролитическая ванна), электродов (инертных или активных), элек-
тролита (раствора или расплава), источника постоянного тока. Электрод, 
подключенный к отрицательному полюсу источника тока, называется 
катодом, к положительному — анодом. 

Зависимость между количеством электричества (Q), прошедшего че-
рез электролизер и массой (объемом) веществ, претерпевших превраще-
ние на электродах и в электролите, выражается двумя законами Фара-
дея, которые можно записать уравнениями, приведенными ниже 

1-й закон Фарадея: 

m kQ kIτ= = , или V kQ kIτ= = ,. (6.19) 

где k — коэффициент пропорциональности, при этом k = m (k = V), 
если Q = 1 Кл; 

 m (V) — массы (объемы) веществ, претерпевших превращения, 
г (л); 

 I — сила тока, А; 
 τ — время прохождения тока, с. 
2–й закон Фарадея (Q = сonst): 

1

2 2

m Э
m Э

= 1 , или 1

2

00
Э1

0 0
2 Э

VV
V V

= , (6.20) 

где ,  и ,  — химические эквиваленты и эквивалентные 

объемы (н.у.) веществ, претерпевающих превращения. 
1Э 2Э 1

0
ЭV

2

0
ЭV

Из 2–го закона Фарадея следует, что при Q = F = 96500 Кл, m = Э или 
, тогда 0

ЭV V= 0

Эk
F

= , или 
0
ЭVk

F
= , (6.21) 

где k — электрохимический эквивалент вещества, г/Кл или л/Кл. 
Отсюда можно записать уравнение, объединяющее 1–й и 2–й законы 
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Фарадея: 

Эm Iτ
F

= , или 
0

0 ЭVV
F

= , (6.22) 

Следует заметить, что количества веществ, полученных практически, 
всегда меньше рассчитанных, что численно характеризуется величиной 
выхода по току (Вт), при этом Вт < 1. 

пp

p

m
Вт

m
= , или пp

p

Q
Вт

Q
= , (6.23) 

где 
Снижение выхода по току обусловлено различными причинами, важ-

нейшими из которых являются поляризация и перенапряжение при 
прохождении тока. Накопление продуктов электролиза на электродах 
изменяет их природу и величину электродных потенциалов (химическая 
поляризация). При этом в электролизере возникает внутренний галь-
ванический элемент, ЭДС которого направлена встречно внешней 
ЭДС и называется ЭДС поляризации ( ). Для преодоления поляриза-
ции извне на электроды подается избыточное напряжение, называемое 
перенапряжением (ηк и ηа). Численное значение η зависит от природы 
выделяемых на электродах веществ, природы электродов и состояния их 
поверхности, плотности тока (j = I/S, A/см2) и других факторов. При 
этом ηгазов >> ηМе, а . Отсюда ЭДС разложения электролита будет 
равна 

полярE

2O Cη η>
2l

разл поляр К А= + η + ηE E . (6.24) 

Таким образом, характер и скорость процессов электролиза (восста-
новления на катоде и окисления на аноде) зависят: 
• от активности частиц в электролите, численно определяемой величи-
ной ϕ0 или ϕp. Чем больше значение ϕ, тем с большей вероятностью  
идет процесс восстановления на катоде; чем меньше ϕ, тем быстрее 
идет процесс окисления на аноде; 

• от концентрации частиц в электролите; 
• от величины перенапряжения η, В. 

2.3.1. Катодные процессы 
С учетом названных факторов при сопоставимой концентрации час-

тиц, ряд напряжений металлов по восстановительной способности их 
ионов, условно разбивается на три группы: 
1. ионы металлов повышенной химической активности от Li до Al 
включительно из водных растворов не восстанавливаются, а восста-
навливается водород по уравнениям 
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2Н+ + 2е = Н2 (рН < 7) или 2Н2О + 2е = Н2 + 2ОН– (рН≥7); 

2. ионы металлов средней активности от Mn до Н восстанавливаются 
наряду с водородом, так как Me . Электродные реакции имеют 
вид 

2Hη >> η

Меn+ + ne = Me0 — основная реакция, 

2Н+ + 2е = Н2 (рН < 7) — побочная реакция; 

3. ионы металлов малоактивных, стоящих в ряду напряжений после Н, 
восстанавливаются без участия водорода по уравнению 

Меn+ + ne = Ме0. 

2.3.2. Анодные процессы 
Характер и вид анодных процессов зависят также от природы анода. 

В случае инертного (нерастворимого) анода на нем идут процессы окис-
ления частиц электролита в такой последовательности: 
1. сложные кислородсодержащие анионы (SO42−, SO32−, NO3

−, NO2
− и др.) 

и элементарный F– из водных растворов не окисляются, а окисляется 
кислород по уравнениям 

2Н2О – 4е = О2 + 4Н+ (рН ≤ 7), 

или 

4ОН– – 4е = О2 + 2Н2О (рН > 7); 

2. элементарные анионы (S2−, I−, Br−, Cl− и др.) окисляются без участия 
кислорода тем быстрее, чем меньше значение ϕ0 (ϕР). При этом следует 
учесть, что окисление хлора (

2

0
Cl 2Cl

φ 1,36 B− = ) происходит за счет 

большего перенапряжения кислорода ( ). 

Анодные реакции имеют вид, например, 
2

p
О /2ОН

φ 1,23 0,059pH− = −

2I− – 2e =I2 или 2Cl– – 2e =Cl2. 

В случае активного (растворимого) анода окисляется сам анод по 
уравнению 

Ме0 – ne = Men+. 

В случае электролиза расплавов электролитов реакции, связанные с 
разложением воды, исключаются. Последовательность разряда ионов за-
висит от их активности и концентрации. 

Пример схемы электролиза 1 М раствора ZnSO4 (рН = 5): а) на графи-
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товых электродах; б) на цинковых. 
а) Составим схему электролизной системы: 

в растворе 
4Н+ + 2SO4

2- = 2H2SO4 

K (–) C C (+) А 1 М ZnSO4, Н2О
 рН = 5 

Zn2+

H+ 

Н2О 
Zn2+ +2e =Zn0 
2H+ + 2e = H2 

SO4
2-

Н2О

2H2O – 4e =O2 + 4H+

Zn2+ + SO4
2-

 

Суммарное уравнение электролиза: 

2ZnSO4 + 2H2O = 2Zn +O2 + 2H2SO4. 

б) Схема электролизной системы и уравнения электродных процес-
сов: 

 K (–) Zn Zn (+)  А 1 М ZnSO4, Н2О
рН = 5

Zn2+ 
H+ 
Н2О  
 Zn2+ +2e =Zn0 
 2H+ + 2e = H2 

SO4
2-

Н2О

Zn0 – 2e =Zn2+

Zn2+ + SO4
2-

 

Пример электролиза расплава КОН на графитовых электродах: 

K (–) C C (+) А  t°C 
KOH, расплав

К+  

4К+ + 4е = 4К0
(ж) 

ОН−

 
4ОН− – 4е = О2 + 2Н2О(г)

K+ + OH- 

 

Суммарное уравнение процесса электролиза 

 4КОН = К(ж)+О2 + 2Н2О(г).  
 расплав  

2.4. Электрохимическая коррозия металлов 
и методы защиты от коррозии 

Коррозией называется самопроизвольный процесс разрушения 
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металлов под воздействием окружающей среды. Критерием само-
произвольности процессов коррозии является термодинамическая не-
стабильность металлов и уменьшение свободной энергии Гиббса (ΔG < 0) 
при переходе их в окисленное состояние. 

Скорость коррозии зависит от активности металла, характера корро-
зионной среды, условий взаимодействия с ней и природы продуктов 
коррозии. 

В зависимости от условий протекания коррозия делится на атмо-
сферную, почвенную, в среде электролита и др.  

По механизму протекания коррозионных процессов различают 
химическую и электрохимическую коррозию.  

Химическая коррозия протекает без возникновения электрического 
тока: газовая — в газах или парах без конденсата влаги на поверхности 
металла (окисление О2, Cl2 и т.д. при высоких температурах); жидкост-
ная — в растворах неэлектролитов (органические жидкости). 

Основные продукты химической коррозии — оксидные пленки, пас-
сивирующие поверхность металлов. 

Электрохимическая коррозия — это окисление металлов в среде элек-
тролита с возникновением электрического тока. Причиной электрохими-
ческой коррозии является контакт металлов, различных по химической 
природе, неоднородность металлов по химическому и фазовому составу, 
наличие нарушенных оксидных или других пленок, примесей и др. В ре-
зультате в присутствии электролита возникают короткозамкнутые мак-
ро- или микрогальванические элементы, в которых протекают сопря-
женные анодно-катодные процессы. Следует заметить, что анодом все-
гда является металл с меньшим значением ϕ; катодные участки — это 
металл или примесные центры с большим значением ϕ. Таким образом, 
электрохимическая коррозия — это анодное окисление металла с катод-
ным восстановлением окислителя окружающей среды. В результате 
окисления анода электроны перемещаются к катодным участкам и по-
ляризуют их, т.е. уменьшают их потенциалы. Окислитель среды, связы-
вающий эти электроны, называется деполяризатором. Если окислителем 
являются ионы Н+, то коррозия протекает с водородной деполяризацией. 
В наиболее простом виде она может быть выражена уравнениями 

A: Me – ne = Men+,  n
0

А Me /Ме
φ φ ;+=

2H+ + 2e = H2, pH < 7 
К: 

2H2O + 2e = H2+ + 2OH–, pH ≥ 7 
2

р
K 2H /H

φ φ 0,059pH+= = − . 

(6.25) 

Как правило, с водородной деполяризацией корродируют металлы 
высокой химической активности, так как условием протекания электро-
химической коррозии является положительный знак ЭДС ( ) или 
ϕК > ϕA. 

0>E

Если окислителем является О2, то коррозия протекает с кислородной 
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деполяризацией и выражается уравнениями 

A: Me – ne = Men+,  n
0

А Me /Ме
φ φ ;+=

O2 + 4H+ + 4e = 2H2O, pH < 7 
К: 

O2 + 2H2O + 4e = 4OH–, pH ≥ 7 
2

p
K O /OH

φ φ 1,23 0,059pH−= = − . 

(6.26) 

С кислородной деполяризацией корродируют все металлы, за исклю-
чением благородных или пассивирующихся. 

Скорость электрохимической коррозии зависит от активности метал-
ла, величины рН электролита, присутствия активаторов коррозии (О2, 
Cl− и др.), температуры, природы катодных участков и др. Так, напри-
мер, скорость коррозии с водородной деполяризацией может быть за-
медлена снижением температуры, увеличением рН, очисткой металлов 
от примесей, катализирующих выделение Н2 (Со, Ni, Pt и др.). При ки-
слородной деполяризации скорость коррозии замедляется при уменьше-
нии концентрации О2 (деаэрация), снижении его парциального давле-
ния, введения в электролит восстановителя. 

Активирующее действие ионов Сl− (соленые почвы, морская вода и 
др.) объясняется их высокой адсорбируемостью на поверхности метал-
лов, разрушением пассивирующих оксидных пленок или предотвраще-
нием их образования. Особенно большое влияние оказывают ионы Cl− на 
коррозию Al, Cr, Fe, Ni и некоторых других. 

Кроме того, все металлы, за исключением Ag, образуют хорошо рас-
творимые хлориды, что также способствует коррозии. 

И наоборот, вторичные реакции, приводящие к образованию, на-
пример, основных гидроксидов Fe(ОН)2 или Fe(OH)3, труднорастворимых 
в нейтральной или щелочной средах, тормозят коррозионные процессы. 
Гидроксиды же амфотерных металлов (Zn, Cr, Sn, Al и др.) нераствори-
мы только в нейтральных средах, поэтому для таких металлов опасна не 
только кислая, но и щелочная среда. 

Рассмотрим термодинамическую возможность коррозии стальной де-
тали с медными заклепками в условиях влажной атмосферы (Н2О, О2), 
рН=7. 

В результате контакта Fe с Cu возникает короткозамкнутый гальва-
нический элемент по схеме 

 

A (–) 
Fe 

K (+)
Cu

ϕ0 = -0,44 B

e 

ϕ0 = 0,34 B 
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0

 

A: Fe – 2e = Fe2+ ϕa= –0,44 B. 

K: ½O2 + H2O + 2e = 2OH− ϕK = 1,23 – 0,059 ⋅ 7 = +0,82 B. 

Возникающая при этом ЭДС равна 

0
K Aφ φ 0,82 ( 0,44) 1,26 B= − = − − =E . 

а так как ΔG nF= − <E , то коррозия стальных изделий в таких условиях 
термодинамически возможна. Однако скорость коррозионных процес-
сов снижается со временем вследствие вторичных реакций образования 
малорастворимых в нейтральной и щелочной средах основных гидро-
ксидов железа и образования ржавчины: 

Fe2+ + 20H− = Fe(OH)2 ; 4Fe(OH)2 + 2H2O + O2 = 4Fe(OH)3; 

4Fe (OH)3 → 2Fe2O3 ⋅ 6H2O — ржавчина. 

Для борьбы с коррозией разрабатываются разнообразные способы 
защиты, выбор которых зависит от природы защищаемого металла, вида 
и габаритов изделий или оборудования, условий их эксплуатации, при-
роды коррозионной среды и т.д. Все методы защиты условно делятся на 
следующие группы: а) легирование металлов; б) защитные покрытия (не-
металлические и металлические); в) электрохимическая защита (протек-
торная и электрозащита); г) изменение свойств коррозионной среды. 

Остановимся подробнее на отдельных из перечисленных методов за-
щиты. 

Неметаллические защитные покрытия. Они могут быть как орга-
ническими (лаки, краски, смолы, полимерные пленки и др.), так и неор-
ганическими (эмали, нерастворимые соединения хрома, фосфора и др.). 

Оксидирование, химическое и электрохимическое (анодирование) — 
образование на поверхности металлов пассивирующих оксидных пле-
нок. 

Анодное оксидирование (анодирование) широко используется для 
повышения коррозионной стойкости таких металлов, как Al, Ti, Nb, Ta и 
др. Кроме того, такие защитные пленки имеют высокие твердость, эла-
стичность, электросопротивление (1014 Ом⋅см). Анодирование использу-
ется для получения изолирующих слоев на лентах, применяемых в элек-
трических конденсаторах и других устройствах. 

При анодировании алюминия электролитом служат растворы хромо-
вой, серной, щавелевой или лимонной кислот, а также смеси кислот. Ка-
тодом выбирают металл, не взаимодействующий с электролитом, чаще 
всего свинец или сталь, анодом — защищаемое изделие из алюминия. 
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Схему для получения анодированного алюминия можно представить 
в виде 

 

(К (–)) Pb Al ((+) А)
Н2О, H2SО4

Н2О 
H+ 

Н2О
SО4

2-2H+ + SО4
2-

 

K: 12H+ + 12e = 6H2; 

A: 6H2O – 12e = 3O2 + 12H+, 

4Al + 3O2 = 2Al2O3. 

Металлические покрытия: анодные — металл покрытия более ак-
тивный, чем защищаемый, и катодные — менее активный. Более на-
дежным является анодное, так как в случае нарушения его целостности 
возникает гальванический элемент, в котором анодом служит покрытие 
и корродирует, защищая изделие. В случае повреждения катодного по-
крытия коррозия основного металла, служащего анодом в образующемся 
гальваническом элементе, усиливается. 

Электрохимическая защита — протекторная и электрозащита 
(катодная). Протекторная защита — это присоединение к защищаемой 
конструкции вспомогательного электрода – протектора, значительно ак-
тивнее защищаемого металла конструкции. Вследствие образования 
макрогальванического элемента протектор, служащий анодом, разруша-
ется, а на защищаемой конструкции — катоде — идут процессы восста-
новления окислителя среды. Используется для защиты крупногабарит-
ных изделий в условиях хорошо проводящей среды. 

В условиях плохо проводящей среды используют катодную защиту — 
подсоединение защищаемой конструкции к отрицательному полюсу 
внешнего источника тока, а к положительному полюсу — вспомогатель-
ного электрода, любого по активности. При этом создается электролиз-
ная система, в которой защищаемая конструкция является катодом. На 
положительном электроде идут процессы окисления: самого анода (элек-
трод растворимый) или восстановителя среды (электрод инертный). На-
пример, приведем схему защиты подземного стального оборудования в 
условиях нейтральной почвы (Н2О, О2, Na+,К+ и др.). Составим схему ка-
тодной защиты, используя в качестве вспомогательных электродов: 
а) отходы железа; б) графитовый стержень: 
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(К (–)) Fe Fe (отходы) ((+) А)Н2О, О2, Na+, К+

Н2О 
О2 
Na+ 
К+ 

Н2О
О2

а)

 
K: O2 + 2H2O + 4e = 4OH–; 

A: Fe – 2e = Fe2+. 

 

(К (–)) Fe C (графит) ((+) А)Н2О, О2, Na+, К+

Н2О 
О2 
Na+ 
К+ 

Н2О
О2

б)

 
K: O2 + 2H2O + 4e = 4OH–; 

A: 2H2O – 4e = O2 + 4H+. 

2.5. Практическое применение электрохимических систем 

2.5.1. Химические источники тока 
Химические источники тока (ХИТ) предназначены для преобразова-

ния химической энергии в электрическую. К ним относятся гальваниче-
ские элементы (первичные или необратимые), аккумуляторы (много-
кратного обратимого действия) и топливные элементы (непрерывного 
действия) или электрохимические генераторы тока (ЭХГТ). Они характе-
ризуются величиной ЭДС, напряжением, мощностью, емкостью и энер-
гией, величиной КПД для обратимых элементов, сроком службы, способ-
ностью поляризоваться. 

В первичных (необратимых) гальванических элементах окислитель и 
восстановитель заложены непосредственно в состав гальванического 
элемента и расходуются в процессе его работы. Основной их недоста-
ток — одноразовость и необратимость действия. 

Восстановителями (анодами) в таких элементах обычно являются 
цинк и магний, в последние годы — литий. Окислителями (катодами) 
служат оксиды металлов (марганца, меди, ртути, серебра), хлориды (ме-
ди и свинца), а также кислород воздуха и др. 

Для питания радиоаппаратуры, аппаратуры связи, магнитофонов и 
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т.д. чаще всего используются сухие элементы (Ле Кланше), в которых 
анодом служит Zn, катодом — диоксид марганца MnO2 с графитом, то-
коотводом — графит. В качестве электролита используется паста, со-
стоящая из раствора хлорида аммония NH4Cl с добавкой загустителей 
(крахмала или муки). Схема элемента, уравнения анодно-катодных про-
цессов и суммарное уравнение электрохимической реакции имеют вид 

(А) Zn│NH4Cl│MnO2, C (графит) (K) 

A: Zn – 2e = Zn2+; 

K: 2MnO2 + 2NH4+ +2e = 2MnOOH + 2NH3, 

или суммарно 

Zn + 2MnO2 + 2NH4Cl = [Zn(NH3)2]Cl2 + 2MnOOH. 

Элементы относительно недороги, однако напряжение (1,1 – 1,3 В) 
заметно падает во времени с увеличением нагрузки и особенно резко 
при низких (отрицательных) температурах. Удельная энергия элемента 
составляет 45 – 60 Вт⋅ч/кг, срок службы от 0,5 до 2 лет. 

В оксидно-ртутных элементах анодом служит цинковый электрод, 
катодом — оксид ртути HgO, смешанный с графитом, токоотводящий 
электрод — графит, электролит — раствор щелочи. 

Схема элемента и уравнения процессов 

(А) Zn│KOH│HgO, C (графит) (K) 

A: Zn + 2OH– – 2e = Zn(OH)2; 

K: HgO + H2O + 2e = Hg + 2OH–; 

или суммарно 

Zn + HgO + H2O = Zn(OH)2 + Hg. 

Напряжение элемента 1,0 – 1,3 В, удельная энергия 50 – 130 Вт⋅ч/кг, 
размеры небольшие, рабочая температура до 130°С, срок службы — не-
сколько лет. Недостаток — относительно высокая стоимость и токсич-
ность компонентов. Применяются в портативных радиоприемниках, пе-
редатчиках, кардиостимуляторах и др. 

Для увеличения напряжения используются аноды из активных ме-
таллов, например магния. Ввиду их высокой активности взаимодейст-
вия с водой с выделением Н2, что способствует их саморазряду, разрабо-
таны резервные элементы, которые приводят в рабочее состояние непо-
средственно перед началом их использования. Анодом служит Mg, като-
дом — хлорид меди (I) CuCl, электролит — сухой хлорид магния МgCl2. 
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Перед использованием в элемент заливается вода. 
Схема элемента и уравнения процессов 

(А) Mg│МgCl2│CuCl, Cu (K) 

A: Mg – 2e = Mg2+; 

K: 2CuCl + 2e = 2Cu + 2Cl–, 

или суммарно 

Mg + 2CuCl = MgCl2 + 2Cu. 

Напряжение 1,3 В, удельная энергия 30 – 60 Вт⋅ч/кг, емкость элемен-
та сохраняется до 10 лет. 

Аккумуляторы — химические источники тока обратимого многоразо-
вого действия, в которых химическая энергия превращается в электри-
ческую (разряд) и электрическая (под действием внешнего поля) — в хи-
мическую (заряд). При разряде аккумулятор работает как гальваниче-
ский элемент, при заряде — как электролизер. 

В простейшем виде аккумулятор имеет два электрода (катод и анод) 
и ионный проводник между ними. На аноде как при заряде, так и при 
разряде идут процессы окисления, на катоде — восстановления. 

В свинцовых (кислотных) аккумуляторах анодом является система 
перфорированных (с множеством отверстий) свинцовых пластин, запол-
ненных губчатым свинцом (для увеличения поверхности), катодом слу-
жит диоксид свинца PbO2, впрессованный в свинцовые решетки. Элек-
тролит — раствор H2SO4 (32 – 39%; ρ = 1,24 – 1,3 г/см3). 

Схема свинцового аккумулятора и уравнения процессов разряда 

(А (–)) Pb│H2SO4│PbO2, Pb (K(+)) 

A: Pb + SO42– – 2e = PbSO4; 

K: PbO2 + SO42– + 4H+ + 2е = PbSO4 + 2H2O. 

Суммарное уравнение разряда 

Pb + PbO2 + 2H2SO4 = 2PbSO4 + 2H2O. 

При уменьшении ЭДС до 1,7 В аккумулятор заряжают. 
Схема аккумулятора и уравнения процессов при заряде 

(K (–)) Pb, PbSO4│H2SO4│PbSO4, Pb (A (+)) 
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K: PbSO4 + 2e = Pb + SO42–; 

A: PbSO4 + 2H2O – 2e = PbO2 + SO42– + 4H+. 

Суммарное уравнение заряда 

2PbSO4 + 2H2O = Pb + PbO2 + 2H2SO4. 

Среднее напряжение аккумулятора 1,8 – 2,0 В, удельная энергия 10 – 
35 Вт⋅ч/кг, КПД — 80%, стоимость невысокая. Недостаток — большой 
вес (низкая удельная энергия), небольшой срок службы (2 – 5 лет), спо-
собность к саморазряду. Используются в автомобилях и других транс-
портных средствах, на электростанциях, телефонных станциях и других 
объектах. 

К щелочным относят железоникелевые, никель-кадмиевые, цинк-
серебряные аккумуляторы. Анодом в них служат Fe, Cd, Zn, катодом — 
гидроксид никеля NiOOH, оксид серебра Ag2O. Электролит — 20 – 23%-й 
раствор гидроксида калия KOH. 

Схема железоникелевого аккумулятора и уравнения процессов раз-
ряда 

(А) Fe│KOH│NiOOH, C (K) 

A: Fe + 2OH– – 2e = Fe(OH)2; 

K: 2NiOOH + 2H2O + 2е = 2Ni(OH)2 + 2OH–. 

Суммарное уравнение разряда 

Fe + 2NiOOH + 2H2O = Fe(OH)2 + 2Ni(OH)2. 

При заряде аккумулятора 

K: Fe(OH)2 + 2e = Fe + 2OH–; 

A: 2Ni(OH)2 + 2OH– – 2e = 2NIOOH + 2H2O. 

Суммарное уравнение заряда 

Fe(OH)2 + 2Ni(OH)2 = Fe + 2NiOOH + 2H2O. 

К преимуществам железо(кадмий)никелевых аккумуляторов относят-
ся большой срок службы (до 10 лет), устойчивость к механическим на-
грузкам, нечувствительность к сильному разряду, а также то, что они 
хорошо переносят высокие температуры. Недостатки — невысокие 
среднее напряжение (1,2 – 1,3 В) и КПД (50 – 55 %). Применяются для 
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питания электрокаров, аппаратуры средств связи и различной элек-
тронной аппаратуры. 

Для питания различных приборов используются малогабаритные и с 
высоким КПД цинк-серебряные аккумуляторы 

Zn│KOH│Ag2O, Ag. 

Суммарное уравнение процессов разряда и заряда 

( )разряд
2 2 2заряд

Zn Ag O H O Zn OH 2Ag⎯⎯⎯⎯→+ + +←⎯⎯⎯⎯ . 

Топливные элементы — химические источники тока непрерывного 
действия, в которых окислитель и восстановитель не заложены заранее в 
рабочую зону, как в первичных элементах и аккумуляторах, а подаются 
непрерывно к электродам, которые во время работы топливного элемен-
та не расходуются. 

Окислитель — чистый кислород, или кислород воздуха, иногда Cl2, 
HNO3 и др. 

Восстановитель — водород, полученный химической конверсией раз-
личных водородсодержащих веществ: аммиака, метанола, гидридов ме-
таллов и др. 

Электролит — чаще всего 30%-й раствор KOH. 
Электроды — графитовые или пористые никелевые с добавками дру-

гих металлов, катализирующих процессы. 
Схема кислород-водородного топливного элемента с графитовыми 

электродами и уравнения электродных реакций 

(A (–)) C (графит), H2│KOH│O2, C (графит) (K (+)) 

A: H2 + 2OH– – 2e = 2H2O; 

K: ½O2 + H2O + 2e = 2OH–. 

Суммарное уравнение электрохимической (токообразующей) реакции 

H2 + ½O2 = H2O. 

В результате этой реакции в цепи генерируется постоянный ток и 
химическая энергия непосредственно превращается в электрическую. 
Значение стандартной энергии Гиббса ( ) данной реакции равно 
минус 237 кДж/моль. Используя соотношение (6.14), можно рассчитать 
значение ЭДС элемента: 

0
298ΔG

0
0 298ΔG 237 кДж/моль 1,23 B

n F 2 96,5 кДж/В моль
−

= − = − =
⋅ ⋅ ⋅

E . 
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Напряжение элемента меньше ЭДС, что обусловлено в большей сте-
пени поляризацией электродов и снижением скорости электрохимиче-
ских процессов. Снижение поляризации достигается применением ката-
лизаторов, увеличением поверхности электродов (пористые), повышени-
ем температуры (500 – 800°С) и давления (20 – 30 атм). В высокотемпе-
ратурных элементах используются твердые электролиты или расплавы 
солей. Для увеличения напряжения и тока элементы соединяют в бата-
реи. Установки, состоящие из батарей топливных элементов, систем 
хранения, переработки, очистки и подвода топлива (Н2) и окислителя 
(О2), отвода продуктов реакции, называют электрохимическими генера-
торами тока (ЭХГТ). Удельная энергия их составляет 400 – 800 Bт⋅ч/кг, а 
КПД — 60 – 70%. Используются на космических кораблях, в электромо-
билях и других установках специального назначения. 
 

2.5.2. Применение электролиза в технике 
Электролиз — важнейший метод получения многочисленных окисли-

телей ( ,  ), восстановителей (металлы, ), сложных соединений 
(щелочей, кислот). На электрохимических методах основано рафиниро-
вание меди, анодное оксидирование (анодирование) алюминия, тантала, 
ниобия. 

2F 2O , 2Cl 2H

Во многих областях техники применяются процессы электролитиче-
ского осаждения металлов на поверхность металлических и неметалли-
ческих изделий. Гальванотехника включает: гальваностегию — полу-
чение на поверхности изделий тонких металлических покрытий декора-
тивного и специального назначения и гальванопластику — получение 
легко отделяющихся, относительно толстых точных копий с различных 
предметов. 

Качество получаемых покрытий зависит от многих факторов, важ-
нейшими из которых являются: состав электролита и значение рН, при-
рода электродов, плотность тока, температура. Гальванические покры-
тия должны иметь мелкокристаллическую структуру и равномерную 
толщину на различных участках изделий, что очень важно для изделий 
сложной конфигурации с множеством отверстий. В этом случае исполь-
зуют электролиты с хорошей рассеивающей способностью — комплекс-
ные соединения или электролиты на основе простых солей с добавками 
поверхностно-активных веществ. Например, меднение, серебрение, зо-
лочение ведется, как правило, при использовании цианидных комплек-
сов: , , ( )2K Cu CN⎡ ⎤⎣ ⎦ ( )2K Ag CN⎡ ⎤⎣ ⎦ ( )4K Au CN⎡ ⎤⎣ ⎦ . 

Существенную роль играют аноды, которые не должны содержать 
примесей. При этом, процессы хромирования, золочения, платинирова-
ния и др. протекают с нерастворимыми анодами из металлов, устойчи-
вых в данном электролите. Очень важна правильно подобранная в каж-
дом случае плотность тока. Питание ванны не постоянным, а перемен-
ным апериодичным током (реверс тока) снимает поляризационные яв-
ления. 

Гальванопластика широко используется в приборостроении для получе-
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ния тонкостенных изделий сложной формы (волноводы, сильфоны и др.). 
В технологии получения полупроводниковых приборов важную роль 

играют процессы, по своей природе являющиеся электрохимическими. К 
ним относятся: анодное и катодное травление, осаждение тонких слоев 
металла на поверхность полупроводников (получение эпитаксиальных 
пленок), изготовление поверхностно-барьерных транзисторов (электро-
осаждение In на n-Ge) и др. Электрохимический способ травления имеет 
ряд преимуществ перед химическим: процесс становится контролируе-
мым, скорость травления увеличивается. 

2.5.3. Электрохимические преобразователи информации 
В технике все шире используются электрохимические преобразовате-

ли информации — хемотронные устройства. Сравнительно простые 
электрохимические ячейки выполняют функции диодов, датчиков дав-
ления, температуры, интеграторов, умножителей, запоминающих уст-
ройств и т. д. Специфической особенностью хемотронных устройств яв-
ляется их высокая чувствительность по напряжению (10-3 В) и по току 
(10-6 А), малое потребление мощности (10-3 – 10-8 Вт), более низкие уров-
ни собственных шумов и высокая надежность. 
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