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CaF2: ΔЭО = ЭО(F) – ЭО(Ca) = 4 –1 = 3 – связь ионная. 

N2: ΔЭО = ЭО(N) – ЭО(N) = 0 – связь ковалентная неполярная. 

H2O: ΔЭО = ЭО(O) – ЭО(H) = 3,5 – 2,1 = 1,4 – связь ковалентная полярная 

LiBr: ΔЭО = ЭО(Br) – ЭО(Li) = 2,8 –1 = 1,8 – связь ионная. 

Задача № 6. Укажите из перечисленных молекул: BeH2, HBr, PCl3, BBr3, 

SiH4, CCl4 – молекулы с гибридизацией. Какого типа эта гибридиза-

ция? 

Пример. Какой тип гибридизации в молекуле BeH2? 

Решение. В невозбужденном состоянии электронная конфигурация внеш-

него электронного уровня следующая: Be  2s
2
2p

0
 B = 0.  

В возбужденном состоянии   Be*    2s
1
2p

1        
                                 B = 2.  

Образование двух идентичных связей с 2 атомами водорода требует ги-

бридизации типа sp
1
   q

2                     
H          Be          H 

 

Задача № 7. Какова форма следующих молекул:  

SCl2, HI, BF3, PH3, BeH2, CF4, NH3, H2O? 

Пример. Какова форма молекулы  SCl2? 

Решение. Электронные конфигурации последних электронных слоев S и 

Cl следующие: 

   S    3s
2
3p

4
                                   Cl   3s

2
3p

5
      

         3s         3p                                    3s          3p         

                                                     B=2;                                             B=1 
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Оба неспаренных р-электрона серы участвуют в образовании связей с 

двумя атомами хлора, обладающими по одному неспаренному р-электрону, об-

разуя  угловую молекулу SCl2 с углом α,  несколько большим 90
о
. 

 

5.2. Задачи для самостоятельного решения 

 

1. Определите тип химической связи в соединениях: CaO, NF3, NaF, 

HClO3, K2S, N2, NaOH, H2SO4. 

2. Укажите,  в каком  из  соединений  каждой  пары  более  выражена  

полярность связи: а) NaCl  и  SCl2;  б) H2O и H2S;  в) NaF и NaCl; г) PCl3 и AlCl3; 

д) Li2O и BeO. 

3. Объясните образование молекулы HF с использованием электронно-

графических схем внешних электронных уровней исходных атомов. Покажите 

пространственное перекрывание валентных облаков взаимодействующих ато-

мов. Проделайте то же для молекул:  а) H2O;  б) H2S;  в) PH3.  

4. Каков тип гибридизации атома углерода в молекуле метана СН4? Ука-

жите величину валентного угла НСН в молекуле. 

5. Почему: а) молекула AlCl3 плоская, а молекула NH3 тетраэдрическая; 

б) молекула BeCl2 линейная, а молекула Н2О угловая? 

6. Определите формулы соединений, образующихся при взаимодей-

ствии: а) фосфора и хлора; б) серы и кислорода; в) фосфора и кислорода; г) се-

ры и фтора. 

7. Определите формулы соединений, образующихся при взаимодей-

ствии: а) кальция и серы; б) натрия и фосфора; в) лития и азота; г) магния и 

фтора. 

8. Известно существование молекулы BF3. Покажите, что электронное 

строение атома бора в его невозбужденном состоянии не позволяет предвидеть 

существование этого соединения. 

9. Предложите состояние гибридизации атома бора, объясняющее обра-

зование молекулы BF3. Какова ее геометрическая форма? 

10. Существует ли молекула В2? Если да, то какова кратность связи 

«бор-бор»? В возбужденном состоянии бор проявляет валентность 3. Какой тип 

гибридизации проявляет бор при образовании молекулы BCl3? Укажите тип 

связи B-Cl. Какова форма молекулы BCl3?  
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6. ТЕРМОХИМИЧЕСКИЕ И ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ  

РАСЧЕТЫ 

 

6.1. Типовые задачи с решениями 

 

Задача № 1. Расчеты по энтальпии реакции. 

Пример 1. Рассчитать энергетический эффект химической реакции в 

стандартных условиях:  Al2O3(к) + 3SO3(г)  → Al2(SO4)3(к). Известны энтальпии 

образования участвующих в реакции соединений: 

кДж/моль;1675ΔH

кДж/моль;3434ΔH

32

342

OAl298,
0

)(SOAl298,
0

 

.кДж/моль395,2ΔH
3SO298,

0
 

Решение. Энтальпия этой реакции рассчитывается по формуле 

кДж.573,4395,2316753434ΔH

).H3H(ΔHΔH

ции-p298,
0

SO298,
0

OAl298,
0

)(SOAl298,
0

ции-p298,
0

332342
 

Энтальпия системы в ходе реакции уменьшается, в этом случае энергия 

выделяется, реакция экзотермическая. 

Пример 2. Рассчитать энтальпию реакции  

С2Н4(г) + Н2(г)    С2Н6(г) 

в стандартных условиях, зная энтальпии сгорания участвующих в реакции ве-

ществ: 

кДж/моль.1560,2ΔH

кДж/моль;285,5ΔH

кДж/моль;1411,3ΔH

62

2

42

Нсг.С298,
0

сг.Н298,
0

Нсг.С298,
0

 

Энтальпии реакции можно рассчитать по формулам: 

.кДж6,1362,15605,2853,1411H

;HHHH

;HHH

циир298,
0

HC298,
0

сг.Н298,
0

Нсг.С298,
0

298,
0

продуктов.сг,298
0

в-исх.всг,298,
0

298,
0

62242циир

циир

 

Данная реакция экзотермична. 
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Пример 3. Определить энтальпию образования метана, зная, что энталь-

пия реакции горения метана ΔН
0

298,р = -804,75 кДж, а стандартные значения 

энтальпий  образования  СО2  и Н2О равны  соответственно  –396 кДж/моль  и  

–241,8 кДж/моль. 

Решение.   СН4(г) + 2О2(г)    СО2(г) + 2Н2О(г). 

.HH2HH
422 CH298,

0
OН298,

0
СO298,

0
p298,

0  

Отсюда 

.моль/кДж85,7475,8048,2412396

HH2HH p298,
0

OН298,
0

СO298,
0

CH298,
0

224  

Пример 4.  Какое  количество  тепла  выделяется  в  ходе  горения  10 г 

серы,  если   стандартное  значение  энтальпии   образования    SO2   равно          

-296,9 кДж/моль? 

Решение. Уравнение химической реакции горения серы –   

S + O2   SO2. 

Энтальпия этой реакции определяется по формуле 

,кДж9,296H;HH p298,
0

2SO298,
0

p298,
0  

реакция экзотермическая. 

Определяем количество тепла, выделенное при горении 10 г серы. 

Согласно уравнению реакции 1 моль дает 296,9 кДж тепла.  Составляем 

пропорцию: 

32 г S  – 296,9 кДж, 

10 г S  – Х  кДж; 

.кДж93
г32

кДж9,296г10
X  

Задача № 2. Расчет энергии связи по энтальпии. 

Пример. Определить энергию связи О-Н в молекуле воды, зная стандарт-

ное значение энтальпии образования  воды  в  газообразном состоянии,  равное 

-241,6 кДж/моль, и энергии связи в молекуле кислорода и в молекуле водорода. 

ЕО-О = 493,24 кДж/моль; 

ЕН-Н = 434,72 кДж/моль. 
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Решение. Уравнение реакции образования воды –  

2Н2 + О2  2Н2О; 

2Н-Н(г) + О = О(г)  2Н-О-Н(г). 

Известно, что для реакции с участием всех веществ в газообразном состо-

янии энтальпия может определяться по следующей формуле: 

ΔН
о
298,р-ции = ΣЕсв.исх.в-в  ΣЕсв.продуктов; 

 

ΔН
о
298,р-ции =  о

)г(OH,298 2
H2   = -241,6·2 = -483,2 кДж; 

ΔН
о
298,р-ции = 2ЕН-Н + ЕО-О – 4ЕН-О ,  

откуда        ЕН-О = 
4

циир298,
oΔHE2E OOН-Н

  = 

кДж/моль.461,47
4

483,2)(493,24434,722
 

 

Задача № 3. Расчет энтальпии гидратации. 

Пример. Известны  энтальпии  растворения  безводного  сульфата  меди 

(-66,46 кДж/моль) и кристаллогидрата CuSO4·5H2O (+11,7 кДж/моль). Опреде-

лить энтальпию гидратации CuSO4. 

CuSO4 + 5H2O = CuSO4·5H2O,    o

4CuSOh298,
H – ? 

Решение. Реакция гидратации может быть представлена как алгебраиче-

ская разность двух реакций: 

 

 

 

 

 

 

 

    CuSO4 + nH2O  CuSO4 (раствор) 

    СuSO4·5H2O + (n-5)H2O  CuSO4 (раствор) 

    СuSO4 + 5H2O   СuSO4·5H2O 
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или в виде следующей схемы: 

 

 

 

 

 

 

 

Согласно закону Гесса 

ΔН(1) + ΔН(2)  = ΔН(3) 

или 

.ΔH .
4CuSOрастворен.298,

ΔH
О25Н4CuSOрастворен.298,

ΔH
4hCuSO298,

ooo  

Отсюда 

ΔH
О,25Н4CuSOрастворен.298,

ΔH
4CuSOрастворен.298,

ΔH
4hCuSO298,

oo

o

 

ΔH
4

hCuSO298,

o
 =   66,46 – 11,7 = 78,16 кДж/моль. 

 

Задача № 4. Расчет энтропии реакции. 

Пример. Определить изменение энтропии системы в ходе следующей ре-

акции: 

2ZnO(к) + С(графит)    2Zn(к) + СО2(г). 

Стандартные значения энтропий, участвующих в реакции веществ, сле-

дующие: 

.К)Дж/(моль213,6SК);Дж/(моль41,59S

К);Дж/(моль5,74SК);Дж/(моль43,5S

2CO298,
0

Zn298,
0

C298,
0

ZnO298,
0

 

 

 

CuSO4 

CuSO4·5H2O 

CuSO4 (раствор) 

+ (n-5)H2O  

+ nH2O 

(1) 
(2) 

(3) 

+5H2O 
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Решение. Рассчитаем энтропию реакции по формуле 

Дж/К.204,045,7443,5241,592213,6ΔS

);SS(22SSΔS

;ΣSΣSΔS

циир298,
0

C298,
0

ZnO298,
0

Zn298,
0

CO298,
0

циир298,
0

исходных298,
0

продуктов298,
0

циир298,
0

2  

 

Задача № 5. Расчет изобарно-изотермического потенциала (энергии Гиб-

бса) реакции. 

Пример 1. Определить изменение изобарно-изотермического потенциала 

системы в стандартных условиях в ходе следующей реакции: 

С(графит) + СО2(г)    2СО(г), 

если изменение энтальпии системы в ходе этой реакции ΔН
0
298,р = 175 кДж, а 

изменение энтропии ΔS
0
298,р = 188,5 Дж/К (0,1885 кДж/К).  Возможна ли дан-

ная реакция в стандартных условиях? Каков ее характер? 

Решение. Подставим значения  ΔН
0
298  и  ΔS

0
298  в уравнение Гиббса: 

ΔG = ΔН – TΔS,    

если Т = 298 К, тогда 

ΔG
0
298,р-ции = 175 - 298·188,510

-3
 = 118,8 кДж;      ΔG

0
298,p > 0. 

В стандартных условиях эта реакция термодинамически невозможна. 

Чтобы ответить на вопрос, каков характер этой реакции и возможна ли 

она в каких-либо условиях, отличающихся от стандартных, необходимо изу-

чить знаки ΔН и ΔS этой реакции (табл.5). 

Таким образом, исследуемая реакция, знаки ΔН и ΔS которой положи-

тельны, обратимая. Высокие температуры способствуют протеканию этой ре-

акции в прямом направлении. Реакция, являясь невозможной в стандартных 

условиях, становится возможной при определенных высоких температурах. 
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Таблица 5 

Характер реакции в зависимости от значений ΔН и ΔS реакции 

Знак 

ΔНр 

Знак 

ΔSр 

Знак 

ΔGр 
Характер реакции 

- + - Реакция необратима и протекает до конца в прямом направ-

лении 

+ - + Реакция необратима и протекает до конца в обратном 

направлении 

- - ? Реакция обратима. Низкотемпературный режим способ-

ствует протеканию реакции в прямом направлении, а высо-

котемпературный – в обратном направлении 

+ + ? Реакция обратима. Низкотемпературный режим способ-

ствует протеканию реакции в обратном направлении, а вы-

сокотемпературный – в прямом направлении 

 

Пример 2. Определить энергию Гиббса реакции:  

3SnO(к) + 2Al(к)    3Sn(к) + Al2O3(к), 

зная значения стандартных изобарно-изотермических потенциалов веществ, 

участвующих в реакции: 

.моль/кДж7,256G

;моль/кДж1580G

SnO298,
0

3O2Al298,
0

 

Решение. Формула для расчета энергии Гиббса (изобарно-

изотермического потенциала) химической реакции по значениям изобарно-

изотермических потенциалов, участвующих в реакции веществ, 

.ΣΔGΣΔGΔG исходных298,
0

продуктов298,
0

циир298,
0

 

Для изучаемой реакции 

.3ΔΔΔGΔG SnO298,
0

OAl298,
0

циир298,
0

32  

Так как значения изобарно-изотермических потенциалов простых ве-

ществ в стандартных условиях приняты равными 0, 

0ΔGкДж;809,9256,7)3(1580ΔG р298,
0

циир298,
0

. 
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В стандартных условиях реакция термодинамически возможна. 

Пример 3. Определить приблизительно, при какой температуре реакция 

С(графит) + Н2О(г)    СО(г)  + Н2(г) 

становится термодинамически возможной  (G
0
298,р-ции ≤ 0). 

Примечание. Предполагается, что изменение величин ΔS
0

p  и ΔН
0

p  не-

значительно с изменением температуры, поэтому принимается: 

ΔS
0
Т,Р  =  ΔS

0
298,р-ции ;  ΔН

0
Т,Р  =  ΔН

0
298,р-ции . 

В действительности эти величины неравны, поэтому для более точных 

расчетов производится определение  ΔS
0

Т,р  и  ΔН
0

Т,р  по соответствующим зако-

нам. 

Известны следующие величины: 

K).Дж/(моль130,6SK);Дж/(моль197,4S

K);Дж/(моль188,7SK);Дж/(моль5,7S

кДж/моль;241,8ΔHкДж/моль;110,5ΔH

2

газ2

газ2

H298,
0

CO298,
0

OH298,
0

C298,
0

OH298,
0

CO298,
0

 

Решение. Рассчитаем энтропию реакции в стандартных условиях: 

)S(SSSS C298,
0

OH298,H298,
0

CO298,
0

циир298,
0

2
0

2  

= (130,6 + 297,4) – (188,7 + 5,7) = 133,6 Дж/К = 0,134 кДж/К. 

Рассчитываем энтальпию реакции в стандартных условиях: 

.кДж3,1318,2415,110

HHH O2H298,
0

CO298,
0

р298,
0

 

Энергия Гиббса реакции в стандартных условиях: 

кДж.91,40,134298131,3

ΔSTΔHΔG p298,
0

p298,
0

р298,
0

 

В стандартных условиях изучаемая реакция термодинамически невоз-

можна, однако она обратима, и высокие температуры способствуют протека-

нию реакции в прямом направлении. Определяем приблизительно температуру, 

при которой реакция становится термодинамически возможной, при этом при-

нимаем, что термодинамические функции состояния не изменяются при изме-

нении температуры: 
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ΔH
0

T,p = ΔH
0

298,р = 131,3 кДж; 

ΔS
0

T,р = ΔS
0

298,р = 0,134 кДж/K; 

ΔG
0

T,р = H
0

T,P – T ΔS
0

T,р ; 

ΔG
0

T,р = 0; 

ΔH
0

T,р – T ΔS
0

T,р = 0; 

.K980T;
0,134

131,3
T;

ΔS

ΔH
T

PT,
0

PT,
0

 

 

Задача № 6. Расчеты по химическому сродству. 

Пример 1. Можно ли использовать магний для получения титана по сле-

дующей реакции: 

TiCl4(к) + 2Mg(к)    Ti(к) + 2MgCl2(к)? 

Известны изобарно-изотермические потенциалы соединения: 

кДж/моль.141,4-ΔG

кДж/моль;175,8-ΔG

кMgCl298,
0

кTiCl298,
0

2

4
 

Решение. Можно подтвердить возможность реакции расчетом ее энергии 

Гиббса, однако более удобно использовать понятие химического сродства. 

Энергия Гиббса бинарного соединения, отнесенная к единице химической 

связи, характеризует химическое сродство друг к другу двух химических эле-

ментов, образующих химическую связь. 

Чем более отрицательна величина энергии Гиббса, отнесенная к единице 

химической связи одного элемента с рядом других элементов, тем выше его 

химическое сродство к этим элементам: 

.кДж/моль95,43
4

8,175
G

кДж/моль;7,70
2

4,141
G

Cl-Ti298,
0

Cl-Mg298,
0

 

Можно заключить, что химическое сродство хлора к магнию более высо-

кое, чем к титану. Таким образом, реакция TiCl4  с магнием термодинамически 

возможна в стандартных условиях. 
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Пример 2. Какой оксид среди перечисленных термически более стаби-

лен? 

Известно следующее: 

.кДж/моль5,58G

;кДж/моль1,226G

кДж/моль;8,319G

-

-

-

HgO298,
0

CdO298,
0

ZnO298,
0

 

Решение. Термическая стабильность определяется отношением к реакции 

разложения:  

2МеО    2Ме + О2. 

Оксид является термически более стойким, если он менее склонен к реак-

ции разложения.  

Величины энергии Гиббса оксидов характеризуют именно данную реак-

цию (обратная реакция является реакцией образования оксида из простых ве-

ществ). 

Таким образом, чем более отрицательны величины ΔG оксидов, тем они 

термически более стойки. Иначе, используем понятие химического сродства: 

чем более отрицательно значение энергии Гиббса оксида, отнесенной к единице 

связи «металл-кислород», тем больше химическое сродство металла к кислоро-

ду, а значит, оксид термически более стойкий. 

В изученных оксидах число связей Ме=О одинаково, значит сравниваем 

величины энергий Гиббса самих оксидов. 

Сравнение дает следующий результат: 

- термически более стойкий оксид цинка; 

- термически менее стойкий оксид ртути. 

Известно, что при нагревании оксид ртути разлагается: 

2HgO 
t

 2Hg + O2. 

6.2. Задачи для самостоятельного решения 

1. При соединении 2,1 г железа с серой выделилось 3,77 кДж тепла. Рас-

считать теплоту образования сульфида железа FeS. 

2. Определить стандартную теплоту образования РН3 исходя из уравне-

ния:  

2РН3(г) + 4О2(г)    Р2О5(кр) + 3Н2О(ж) + 2360 кДж; 
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.кДж/моль285,8ΔH

кДж/моль;1492ΔH

жOH298,
0

OP298,
0

2

52
 

3. При   восстановлении 12,7 г CuO углем (с образованием СО)  погло-

щается 8,24 кДж тепла. Найти ΔН
0
298,Cu, если ΔН

0
298,CО = -110,5 кДж/моль. 

4. Не производя вычислений, найти знак ΔS следующих процессов: 

а)  2NH3(г) = N2(г) + 3H2(г);     

б)  CO2(к)=CO2(г); 

в)  H2S(г) + 3O2(г) = 2H2O(ж) + 3SO2(г). 

5.   Вычислить  ΔG
0
298 реакции  Fe2O3(к) + CO(г)  Fe(к) + CO2(г), зная, 

что 

.моль/кДж4,394G

;моль/кДж1,137G

;моль/кДж3,110G

2CO298,
0

CO298,
0

3O2Fe298,
0

 

6. Можно ли восстановить водородом до свободного металла при 298 К 

следующие оксиды: CaO, ZnO, Al2O3? 

 

 

 

7. ХИМИЧЕСКАЯ КИНЕТИКА И ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ 

 

7.1. Типовые задачи с решениями 

 

Задача № 1. Написать математическое выражение скорости прямой и об-

ратной реакций: 

1) 2СО + О2   ⇄  2СО2; 

2) CO + Cl2   ⇄  COCl2; 

3) 2SO2 + O2   ⇄  2SO3. 

Пример. Для реакции 2СО + О2  ⇄  2СО2   согласно закону действия масс 

выражения скоростей реакции следующие: 

νпр  =  kпр  [CO]
2
 [O2], 



 
93 

 

 

 

где kпр– константа скорости прямой реакции; 

[CO] и [O2] – соответственно концентрации СО и О2; 

νобр  =  kобр  [CO2]
2
 , 

где kобр – константа скорости обратной реакции; 

[CO2] – концентрация CO2. 

 

Задача № 2. Определить начальную скорость реакции с константой ско-

рости  прямой реакции k в растворе, полученном смешением  2 л 0,6 М 

раствора СН3СООН и 3 л 1 М раствора NH4OH. 

Решение. Уравнение химической реакции, происходящей в смеси двух 

растворов, следующее: 

NH4OH + CH3COOH ⇄  NH4CH3COO + H2O. 

Согласно закону действия масс выражение скорости химической реакции 

νпр  =  k  [NH4OH] [CH3COOH]. 

Для определения скорости реакции необходимо знать величину концен-

траций веществ NH4OH и CH3COOH в момент их смешения. Для этого опреде-

лим объем смеси двух растворов: 

Vобщ  =  V1  +V2  = 2 + 3 = 5 л. 

Зная, что в исходном растворе   уксусной кислоты содержится    0,6·2 = 

=1,2 моль CH3COOH, находим ее концентрацию в смеси: 

.л/моль24,0
л5

моль2,1
COOHCH3  

В исходном растворе гидроксида аммония содержится 1·3=3 моль 

NH4OH, значит, концентрация его в смеси 

.л/моль6,0
л5

моль3
OHNH4  

Определяем начальную скорость реакции: 

νпр  =  k  [NH4OH]
2
 [CH3COOH] = k·0,24·0,6 =  0,114 k. 
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Задача № 3. Как изменится скорость прямой реакции  

2СО + О2    ⇄   2СО2, 

если давление увеличить в 3 раза? 

Решение. Предположим, что в начальный момент до повышения давления 

концентрации реагирующих веществ следующие: 

[CO] = a;    [O2] = b. 

Скорость реакции, определяемая по закону действия масс, до повышения 

давления равна: 

ν = k [CO]
2
 [O2] = k a

2
 b. 

Согласно уравнению Менделеева-Клапейрона  pV = nRT.  Повышение 

давления в 3 раза приводит к повышению концентрации каждого компонента в 

3 раза. 

Таким образом, после повышения давления концентрации реагирующих 

веществ станут равными: 

[CO] = 3 a;     [O2] = 3 b. 

Скорость реакции после повышения давления 

ν
1
 = k [CO]

2
 [O2] = k (3a)

2
 3b = 27 k a

2
 b. 

Повышение скорости реакции будет следующим: 

27.
bak

bak27

V

ν

2

2
1

 

При повышении давления в 3 раза скорость прямой реакции увеличивает-

ся в 27 раз. 

Задача № 4. Во сколько раз увеличится скорость реакции при увеличении 

температуры с 50 до  90
о
С? Температурный коэффициент реакции γ 

равен 2,5. 

Решение. Согласно правилу Вант-Гоффа 

39,06.2,52,5
V

V
;γ

V

V
410

50-90

t

t10

t-t

t

t

1

2

12

1

2
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Задача № 5.  Константа  скорости  реакции  разложения HI равна   

7,96·10
-7

 мин
-1

 при 280
о
С и 3,26·10

-6
 мин

-1
 при 300

о
С. Определить 

энергию активации, константу скорости при 310
 о

С и температур-

ный коэффициент скорости реакции. 

Решение. Воспользуемся формулой, являющейся производной уравнения 

Аррениуса: 

о
Еакт = ,

K

K
lg

TT

TT
2,3R

1T

2T

12

21
 

где 
1TK = 7,96·10

-7
 мин

-1
; 

Т1 = 553 К; 

2
T

K = 3,26·10
-6

 мин
-1

; 

Т2 = 573 К; 

R = 8,31 Дж·моль
-1

·К
-1

 . 

Еакт = 2,3·8,31 
6

6

1096,7

1026,3
lg

553573

573553
 = 183610 Дж·моль

-1 
= 

= 183,61 кДж·моль
-1

. 

Теперь, зная энергию активации, можно рассчитать константу скоро-

сти реакции при 310 
о
С: 

Т2 = 573 К;   
2

T
K = 3,26·10

-6
 мин

-1
; Т3 = 583 К;   

3
T

K – ? 

Еакт =183610 Дж·моль
-1

; 

Еакт = ).KlgK(lg
TT

TT
R3,2

K

K

lg
TT

TT
2,3R

2
T

3
T

23

32

2
T

3
T

23

32
 

Отсюда 

;Klg
TTR2,3

TTE
Klg

;KlgKlg
TTR2,3

TTE

2T
32

)23(акт

3
T

2T
3

T
32

)23(акт

 

;2,54873,52876,01026,3lg
58357331,82,3

10183610
Klg 6

3
T  
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3
TK  = 6,31·10

-6
 мин

-1
. 

Определяем температурный коэффициент по следующей формуле: 

;10
1

T-
2

T

1
T

K

2
T

K

γ  

Отсюда  ;γlg
10

T-T
KlgKlg 12

1
T

2
T  

2,02.γ

;3058,0
2

099,64873,5

553573

)1096,7lg1026,3(lg10

T-T

)

1
T

Klg

2
T

K10(lg

γlg
76

12

 

Задача № 6. Написать математические выражения констант равновесия 

следующих реакций: 

а) H2 + I2 ⇄  2HI;                    б) CO + H2O  ⇄  CO2 + H2; 

в) FeO + CO  ⇄  Fe + CO2;     г)  2C + O2  ⇄  2CO. 

Решение.  а) Для гомогенной реакции H2 + I2  ⇄  2HI 

.
][I][H

[HI]
K

22

2

 

б) Для гетерогенной реакции   FeO + CO  ⇄  Fe + CO2 

,
[CO]

][CO
K 2

 

так как концентрации твердых веществ не входят в выражение константы рав-

новесия. 

Задача № 7. В состоянии равновесия системы N2 + 3H2 ⇄ 2NH3 при 

определенной температуре концентрации участвующих в равновесии   

веществ  следующие:  [N2] = 0,05 моль/л; [Н2] = 0,5 моль/л; [NH3] = 

=0,04 моль/л. Рассчитать константу равновесия этой реакции. 
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Решение. .
]H[]N[

]NH[
K

3
22

2
3

 

Подставим в выражение константы равновесия значения равновесных 

концентраций: 

.427,0
125,003,0

0016,0

5,003,0

04,0
K

3

2

 

Задача № 8. Константа равновесия реакции FeO(к)+ CO(г) ⇄ Fe(к) + CO2(г) 

при 1000 
о
С равна 0,5. Исходные концентрации СО и СО2 равны соот-

ветственно 0,05 моль/л и 0,01 моль/л. Рассчитать их концентрации в 

состоянии равновесия. 

Решение. Предположим, что в ходе реакции до момента установления 

состояния химического равновесия концентрация CO уменьшается на Х моль/л. 

Тогда в состоянии химического равновесия концентрации СО и СО2 будут сле-

дующими: 

[CO]  = 0,05 – X; 

[СО2] = 0,01 + X. 

Математическое выражение константы равновесия данной реакции: 

.
[CO]

][CO
K 2  

Отсюда находим значение Х: 

.0,01X
X -0,05

X0,01
0,5  

В состоянии равновесия значения концентрации будут следующими: 

[CO]  = 0,05 – 0,01 = 0,04 моль/л; 

[СО2] = 0,01 + 0,01 = 0,02 моль/л. 

Задача № 9. Для реакции H2 + I2 ⇄ 2HI  рассчитать константу равновесия 

в стандартных условиях. 

Решение. Между энергией Гиббса и константой равновесия существует 

следующая взаимосвязь:  

ΔG
0
p  =  - R Т ln K = - 2,303 R T lg K. 
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Рассчитываем вначале значение ΔG
0

p: 

ΔG
0
298,HI  = 1,3 кДж/моль; 

ΔG
0
298,p  =  2ΔG

0
298,HI  = 2 · 1,3 = 2,6 кДж. 

Находим значение константы равновесия реакции в стандартных услови-

ях [Т = 298К, R = 8,31 Дж/(моль·К)]: 

ΔG
0
298,p = -2,303 R T lg K; 

.0,35K0,456;
1988,312,303

10002,6

TR2,303

ΔG
Kgl

p298,
0

 

 

Задача № 10. В каком направлении сместится равновесие следующих 

химических реакций: 

1) а)  2H2S ⇆ 2H2 + 2S,       ΔH
0
298,p = 9,6 ккал/моль; 

            б)  N2O4 ⇆ 2NO2,             ΔH
0
298,p = 15,9 ккал/моль; 

            в)  PCl5  ⇆ PCl3 + Cl2,    ΔH
0
298,p = -31,0 ккал/моль, 

если увеличить температуру? 

2)    а)  FeCl3 + 3KCNS ⇆ Fe(CNS)3 + 3KCl; 

б)  4HCl(г) + O2(г) ⇆ 2H2O(г) + 2Cl2(г) 

если увеличить концентрацию FeCl3 для реакции  а  и уменьшить кон-

центрацию H2O для реакции  б? 

3)      а) H2 + I2  ⇆ 3HI;     б) 2CO + O2 ⇆ CO2;   

в) 2SO2 + O2 ⇆ 2SO3;  г) 2SO3  ⇆  2SO2 + O2; 

д) CaCO3(т)  ⇆ CaO(т) + CO2(г) , 

если увеличить давление?  

Решение.  Воспользуемся принципом Ле Шателье. 

1) Увеличение температуры смещает химическое равновесие в направле-

нии эндотермической реакции, а уменьшение температуры – в направлении эк-

зотермической реакции. 

Для реакции 2H2S ⇆ 2H2 + 2S, являющейся эндотермической (ΔН
0
р > 0), 

увеличение температуры смещает равновесие в сторону прямой реакции (→). 
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2) Увеличение концентрации одного из участвующих в равновесии ве-

ществ смещает химическое равновесие в сторону реакции, уменьшающей кон-

центрацию этого вещества. 

Уменьшение концентрации одного из участвующих в равновесии веществ 

смещает химическое равновесие в сторону реакции, увеличивающей концен-

трацию этого вещества. 

Для реакции  FeCl3 + 3KCNS ⇆ Fe(CNS)3 + 3KCl  увеличение концентра-

ции FeCl3, являющегося реактивом, смещает равновесие в сторону реакции, 

уменьшающей его концентрацию, т.е. в  прямом направлении  ( →). 

3) Увеличение давления смещает химическое равновесие в направлении 

реакции, вызывающей уменьшение объема системы, т.е. в сторону реакции с 

уменьшением числа газообразных молекул. 

Для реакции  2SO3 ⇆ 2SO2 + O2  увеличение давления смещает равнове-

сие в сторону обратной реакции (←), так как число молекул исходных веществ 

(2 молекулы SO3) меньше, чем число молекул продуктов реакции (2 молекулы  

SO2  + 1 молекула O2,   итого 3 молекулы). 

 

7.2. Задачи для самостоятельного решения 

1. Написать выражение скорости химических реакций: 

NH3 + O2 → N2 + H2O;     CO2 + C(тв) → CO;   Mg(тв) + O2  → MgO(тв). 

2. Во   сколько   раз   возрастет   скорость   химической   реакции  

С(тв) + 2Н2 = СН4,   если увеличить концентрацию водорода в 2 раза ? 

3. Температурный коэффициент скорости некоторой реакции равен 1,5. 

Во сколько раз увеличится скорость данной реакции при повышении темпера-

туры на 30
о
С? 

4. На сколько градусов нужно повысить температуру, чтобы скорость ре-

акции  увеличилась  в 81 раз,  если температурный коэффициент скорости ра-

вен 3? 

5. Определить,   как   изменится    скорость    прямой     реакции  

2SO2 + O2 ⇆ 2SO3, если общее давление в системе увеличить в 4 раза. 
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6. Написать выражение константы равновесия для реакций: 

С(тв) + СО2  ⇆2СО;     2SО2 +  О2  ⇆  2SО3; 

3Fe2O3 + H2 ⇆  Н2О(пар) + 2Fe3O4. 

7. Начальные   концентрации   веществ,   участвующих   в   реакции      

N2 + H2 → NH3, равны: [N2] = 0,2 моль/л; [Н2] = 0,3 моль/л; [NH3] = 0 моль/л. 

Как изменится скорость химической реакции, когда концентрация аммиака 

станет 0,1 моль/л ? 

8. При некоторых температуре и давлении в сосуде емкостью 0,5 л 

находится 0,03 моль диоксида азота. Вычислить константу скорости k1 прямой 

реакции, протекающей по уравнению 2NO2 ⇆ N2O4, если скорость реакции при 

данных условиях равна 1,08 моль/(л·с). 

9. Рассчитать энергию активации реакции, если константы скорости этой 

реакции при 273 и 280 К соответственно равны 4,04·10
-5

 и 7,72·10
-5

  с
-1

. 

10.  В сосуд объемом 0,5 л было помещено 0,5 моль Н2 и 0,5 моль азота. 

При некоторой температуре к моменту равновесия образовалось 0,02 моль ам-

миака. Вычислить константу равновесия данной системы. 

11. При наступлении равновесия в реакции СО2 + Н2 ⇆ СО + Н2О(пар) 

концентрации веществ составляют: [CO2] – 0,004 моль/л; [H2] – 0,001 моль/л; 

[CO] – 0,02 моль/л; [H2O] – 0,02 моль/л. Вычислить константу равновесия и 

первоначальные концентрации СO2  и Н2. Концентрации СО и H2O в начальный 

момент равны 0. 

12. Константа равновесия К реакции 2NO2 ⇆ N2O4 при некоторой темпе-

ратуре равна 0,3. Вычислить концентрации компонентов системы при наступ-

лении равновесия, если первоначальная концентрация NO2 равна 9,2 г/л. 

13. Рассчитать  константу  равновесия  химической реакции при 300 К, 

если  стандартная  энергия  Гиббса   реакции   при  этой  температуре   равна     

-57,3 кДж/моль. 

14. Определить стандартную энергию Гиббса химической реакции при 

1000 К, если константа равновесия равна 10
10

. 
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8. КОНЦЕНТРАЦИЯ РАСТВОРОВ. РАСТВОРЫ 

НЕЭЛЕКТРОЛИТОВ. РАСТВОРИМОСТЬ 

 

8.1. Типовые задачи с решениями 

 

Задача № 1. Расчеты по процентной концентрации растворов.  

Формула, выражающая процентную концентрацию раствора – 

%,100
m

m
%C

рар

ваp.в
 

где  mр.в-ва – масса растворенного вещества; 

mр-ра  – масса раствора,    mр-ра =  m р.в-ва + mр-ля . 

Пример 1. Рассчитать процентную концентрацию раствора, полученного 

растворением 80 г сахара в 160 г воды. 

Решение.  .г24016080mmm сахараOHрар 2
 

%.3,33100
240

80
%C  

Пример 2. Рассчитать массы поваренной соли и воды, необходимые для 

приготовления 250 г  2,5%-ного раствора. 

Решение.   ;
%100

%Сm
m

рар
вар.в  

г.243,756,25250mmm

г.6,25
100

2250
m

NaClра-рOH

NaCl

2

 

Пример 3. Рассчитать концентрацию раствора, полученного смешением 

300г 10%-ного раствора хлороводорода и 400г 20%-ного раствора хлороводо-

рода. 

Решение.   Определяем массы растворенной HCl в каждом растворе: 

.г80
100

20400

%100

%С"m"
m"

г;30
100

10300

%100

%С'm'
m"

рар
HCl

рар
HCl
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После смешивания 

mHCl = m′HCl + m′′HCl = 30 + 80 = 110 г; 

mр-ра = m′р-ра + m′′р-ра = 300 + 400 = 700 г. 

Определяем концентрацию полученного раствора: 

%.7,15
700

100110

m

%100m
%C

рар

HCl
 

Пример 4. Какова концентрация серной кислоты в растворе, полученном 

смешиванием 200г 10%-ного раствора серной кислоты и 100г 5%-ного раствора 

сульфата натрия? 

Решение. Масса полученного раствора определяется как сумма масс сме-

шанных растворов: 

mр-ра = m′р-ра + m′′р-ра = 200 + 100 = 300 г; 

.г20
100

10200

%100

%Сm
m

рар

4SO2H  

Далее определим концентрацию серной кислоты в полученном растворе: 

%.67,6
300

10020
%100

m

m
%C

рар

4SO2H
 

Задача № 2. Расчеты по молярной концентрации (молярности) раствора. 

Формула для расчета молярности раствора – 

,
VM

1000m
C

вав.р

вав.р
 

где  С – молярность раствора, моль/л; 

mр.в-ва – масса растворенного вещества, г; 

Мр.в-ва – молярная масса растворенного вещества, г/моль; 

V – объем раствора, мл; если объем выражается в литрах, тогда в 

формуле исчезает коэффициент 1000. 

Пример 1.  Какая  масса  серной кислоты необходима для приготовления 

2 л   2-молярного раствора? 
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Решение.  
42SOHM  = 98 г/моль; 

mр.в-ва = С Мр.в-ва V ; 

4SO2Hm = 2 · 98 · 2 = 392 г. 

Пример 2. 250 мл раствора содержат 7г КОН. Какова молярность этого 

раствора? 

Решение.    МКОН = 56 г/моль; 

моль/л.0,5
25056

10007

VM

1000m
C

KOH

KOH
 

 

Задача № 3. Расчеты по нормальной концентрации (нормальности) рас-

твора. 

Для расчета нормальности пользуемся следующей формулой: 

,
VЭ

1000m
C

вар.в

вар.в
н  

где Сн – нормальная концентрация раствора; 

Эр.в-ва – эквивалентная масса растворенного вещества. 

Пример. Какая  масса  фосфорной кислоты необходима для приготовле-

ния 2 л 0,1н раствора? 

Решение.  
3

98

3

M
Э 43

43

РОН
РОН 32,7 г/моль; 

mр.в-ва = Сн Эр.в-ва V; 

.г6,54232,70,1m
43POH  

 

Задача № 4. Расчеты по разбавлению растворов. 

Выведем формулу для расчетов при разбавлении растворов, учитывая, 

что концентрация как исходного, так и приготовленного растворов может быть 

выражена любым способом (С %, С, Сн), а также исходя из того, что при раз-

бавлении растворов постоянной остается масса растворенного вещества. 

Для раствора, концентрация которого выражена в процентах, 
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,
100%

m%C
m

рар
ваp.в  

а так как mр-ра = Vρ , 

то          ,
100%

ρV%C
m

ра-ррар
вар.в  

где ρр-ра – плотность раствора, г/мл. 

Для молярной концентрации 

.
1000

VMC
m

рарвар.в
вар.в  

Для нормальной концентрации 

.
1000

VЭC
m

рарвар.вн
вар.в  

Приравниваем правые части уравнений: 

.
1000

VЭC

1000

VMC

100%

ρV%C рарвар.внрарвар.вра-ррар
 

Пример. Сколько  миллилитров  98%-ного  раствора  серной  кислоты  

(ρ = 1,84 г/мл) необходимо для приготовления 300 мл 3 н раствора этой кисло-

ты? 

Решение. Воспользуемся первым членом приведенного выше уравнения 

для концентрированного исходного раствора кислоты и третьим членом – для 

приготовления разбавленного раствора серной кислоты: 

,
1000

VЭC

%100

V%C рар4SO2Hнра-ррар ρ
 

где   С% = 98 %; 

Сн = 3 экв/л; 

Vр-ра – неизвестный объем исходного раствора; 

V′′р-ра = 300 мл; 

.г/моль49Э
42SOH  

Отсюда            ;
ρ1000C%

100%VЭC
V

рар

рарSOHн
рар

42
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.лм24,46
1,84100098

100300493
V рар  

 

Задача № 5. Расчеты по переходу от одного способа выражения концен-

трации данного раствора к другому. 

При переходе от одной концентрации данного раствора к другой остают-

ся постоянными не только масса растворенного вещества, но и объем раствора, 

т.е.  

Vр-ра = V′р-ра = V′′р-ра. 

Предыдущая формула принимает следующий вид: 

.
1000

ЭC

1000

MC

%100

ρC% вав.рнвав.рра-р
 

Пример.   Определить молярность 36,5%-ного раствора соляной кислоты 

(ρ=1,18 г/мл). 

Решение. Воспользуется первым и вторым членами последнего уравнения 

и выведем выражение для определения молярности:  

моль/л.11,8
36,51000

10001,1836,5

M%100

1000ρC%
C

HCl

ра-р
 

 

Задача № 6.  Расчеты по законам Рауля. Давление паров разбавленного 

раствора. 

По закону Рауля,  понижение давления пара Δр над раствором прямо про-

порционально мольной доле растворенного вещества: 

Δр = р
0
1 N, 

где р
0
1 – давление пара чистого растворителя; 

N – мольная доля растворенного вещества, 

,
nn

n
N

лярвав

вав

MM

M
 

где  nM – число молей растворенного вещества и растворителя. 

Δр = р
0
1 – р1, 

где р1 – давление паров растворителя над раствором. 
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Отсюда            Δр – р1  = р
0
1 N;   р1  = р

0
1 (1 – N). 

Пример. Определить давление насыщенных паров раствора, содержащего 

45 г глюкозы (С6Н12О6) в 720 г воды при 25
о
С. Давление насыщенного пара 

воды при 25
о
С равно 3153,4 Па. 

Решение. Рассчитываем мольную долю растворенного вещества: 

.0,0062
400,25

0,25

nn

n
N

моль;0,25
г/моль180

г45

M

m
n

моль;40
г/моль18

г720

M

m
n

61262

6126

6126

6126

6126

6126

2

2

2

OHCM,OHM,

OHCM,

OHC

OHC

OHC
OHCM,

OH

OH
OHM,

 

Определяем  давление паров воды над раствором: 

P1 = P
0
1 (1-N) = 3153,4 (1-0,0062) = 3133,8 Па. 

 

Задача № 7. Расчеты по понижению температуры замерзания растворов.  

По закону Рауля понижение температуры замерзания прямо пропорцио-

нально моляльной концентрации раствора: 

Δt = Кк Сm, 

где  Кк – криоскопическая постоянная растворителя; 

Сm – моляльная концентрация раствора (число молей растворенного 

вещества  
вав

вав

M

m
 в 1000 г растворителя), 

.
mM

1000m
C

лярвар.в

вар.в
m  

Отсюда                     .
mM

1000mК
t

лярвав.р

вав.рк
 

Пример. Рассчитать температуру замерзания 3%-ного водного раствора 

этиленгликоля (НОСН2 – СН2ОН), Кк = 1,853. 
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Решение. Выведем формулу для перехода от процентной концентрации к 

моляльности раствора. 

Для процентной концентрации   

.
%100

m%C
m

рар
вар.в  

Для моляльности 

.
1000

mMC

%100

m%C

;
1000

mMC
m

лярвав.рmрар

лярвав.рm
вав.р

 

Отсюда 

.
mM%100

m1000C
C

лярвар.в

рар
m

%
 

Если принять mр-ра за 100, тогда  mр-ля = 100 – С %. 

.
%)C%(100M

1000%C
C

вав.р
m  

Находим моляльность рассматриваемого раствора: 

6297

10003

M3)(100

10003
C

262 OHC
m = 0,5 моль/1000 г р-ля. 

Рассчитаем понижение температуры замерзания раствора: 

Δt = Кк Сm  =  1,853 · 0,5 = 0,92
o
. 

Температура замерзания водного раствора 

tр-ра = OH2
t  – Δt = 0 – 0,92 = – 0,92

o
C. 

Задача № 8. Расчеты по повышению температуры кипения растворов: 

,
mM

m1000
KCKΔt

ль-рвар.в

вар.в
эmэ  

где  Δt – повышение температуры; 

Кэ  – эбуллиоскопическая константа растворителя. 
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Пример. Рассчитать температуру кипения 0,1 молярного водного раство-

ра глюкозы  (Кэ = 0,516). 

Решение. Формула для перехода от молярной концентрации к моляльной – 

.
MCρ1000

C1000
C

вар.врар
m  

Так как раствор разбавленный, то принимаем ρ = 1 г/мл,  тогда 

.моль/г180M

;лярг1000/моль102,0
1801,01000

1,01000
C

6126 OHC

m
 

Определяем повышение температуры кипения раствора: 

Δt = Кэ Сm  = 0,516·0,102 = 0,053
o. 

Температура кипения этого раствора 

tр-ра = ОН.кип 2
t + Δt = 100 + 0,053 = 100,053

o
C. 

 

Задача № 9. Расчеты по уравнению химической реакции, протекающей в 

растворе. 

Для химического уравнения общего вида 

aA + bB = cC 

верно следующее соотношение числа эквивалентов: 

nЭ,А = nЭ,В = nЭ,С. 

Если участвующие в реакции вещества взяты в виде растворов и если 

их концентрации выражены: 

а) для вещества А – С %; 

б) для вещества В – С (молярность); 

в) для вещества С – Сн (нормальность), 

тогда массы и число эквивалентов каждого из веществ, находящихся в опреде-

ленных объемах растворов этих веществ, определяются по формулам: 

;
%100

ρV'%C
m

раррар

A  
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;
Э%100

ρV'%C

Э

m
n

A

раррар

A

A
AЭ,

 

;
1000

"VMC
m

рарB
B  

;
Э%100

''VMC

Э

m
n

B

рарB

B

B
BЭ,  

;
1000

'''VЭC
m

рар
C

Сн
 

.
1000

'''VЭC

Э

m
n

рар

C

C
CЭ,

Сн
 

Так как числа эквивалентов, участвующих в реакции веществ, равны 

между собой, то можно записать: 

.
1000

'''VC

Э1000

'V'MC

Э%100

ρV'%C
n

раррарB

A

раррар
Э

н

В

 

Если концентрации участвующих в реакции веществ выражены в нор-

мальности, то формула для расчетов приобретает вид: 

.''V'C''VC' раррар нн  

Пример 1. Какой объем 0,2 н раствора щелочи необходим для осажде-

ния 2,708 г хлорида трехвалентного железа в виде гидроксида железа? 

Решение. Предложенный метод не требует обязательного написания 

уравнения реакции для осуществления таких расчетов. 

3NaOH + FeCl3 = Fe(OH)3 + 3NaCl; 

.
1000

NaOH
V

NaOHн,
С

3
FeCl

Э

3
FeCl

m

3
FeClЭ,

n  

Отсюда               ;

NaOHн,
С

3
FeCl

Э

1000
3

FeCl
m

NaOH
V  

г/моль;54,1
3

162,5

3

3FeCl

3FeClЭ  

мл.250
0,254,1

10002,700
NaOH

V  



 
110 

 

 

 

Пример 2. Для нейтрализации 20 мл 2-молярного раствора H2SO4 необ-

ходимо 8 мл раствора щелочи. Какова нормальность щелочи ? 

Решение. Формула для расчета –  

.
1000

Vн,C

1000Э

VMC
NaOHNaOH

4SO2H

4SO2H4SO2H4SO2H
 

Так как 

4SO2H

4SO2H

Э

M
= nН – числу атомов водорода, участвующих в реак-

ции, то формула примет вид 

NaOH,NaOH4SO2HH4SO2H Vн,CVnC  

откуда 

моль/л.10
8

2022

V

VnC

н,C
NaOH

4SO2HH4SO2H

NaOH  

Пример 3. Какой объем 80 %-ного раствора H2SO4 (ρ = 1,72 г/мл) необ-

ходим для реакции с 200 мл 1,5-молярного раствора Ba(OH)2 ? 

Решение. Формула для расчета –  

.

2
Ba(OH)

Э1000
2

Ba(OH)
V

2
Ba(OH)

M
2

Ba(OH)
C

Э100

рар
ρVC%

4
SO

2
H

4
SO

2
H

 

Так как  

2Ba(OH)Э

2Ba(OH)M
  = nOH, где nOH – число групп ОН, участвующих в 

реакции, то .
10

2
Ba(OH)

V
OH

n
2

Ba(OH)
C

Э

рар
ρVC%

4
SO

2
H

4
SO

2
H

 

Отсюда   
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мл.37,21
1728010

4920025,1
V

г/моль;49
2

98
Э

;
ра-рρC%10

ЭVnC

V

4SO2H

4SO2H

4SO2H
2Ba(OH)OH2Ba(OH)

4SO2H

 

Пример 4. Какой объем 0,2 н раствора щелочи необходим для реакции 

осаждения Al(OH)3 с 200 мл 0,6 н раствора  AlCl3? 

Решение. Формула для расчета –  

;
3AlClV

3AlClH,CNaOHVNaOHH,C  

мл.600
0,2

0,6200

NaOHH,C

3AlClV
3AlClH,C

NaOHV  

Пример 5. Смешивается 300 мл 0,5 М раствора хлорида бария со 100 мл 

6 %-ного раствора серной кислоты (ρ = 1,04 г/мл). Какова масса полученного 

осадка? 

Решение. BaCl2 + H2SO4   BaSO4 + 2HCl, полученный осадок – сульфат 

бария. 

Так как указаны количества обоих реагирующих веществ, то необходи-

мо определить вещество, взятое в избытке. 

моль.0,128
49100

1,041006

4SO2HЭ100

вавρ4SO2HVC%

4SO2HЭ,n

моль.0,3
1000

30020,5

2BaClЭ1000

2BaClV
2BaClM

2BaClC

2BaClЭ,n

 

Таким образом, BaCl2 взято в избытке: 

.
4

SO
2

HЭ,
n

2
BaClЭ,

n  

Дальнейший расчет производим по веществу, взятому в недостатке, т.е. 

по серной кислоте. 

Так как моль,0,128
4BaSOЭ,n

4SO2HЭ,n  
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находим массу BaSO4:  ,
Э

m
n

4

4

4
BaSO

BaSO
BaSO,Э  

откуда 

;
4BaSOЭ

4BaSOЭ,n
4BaSOm

 

;ьг/мол116,5
2

4BaSOM

4BaSOЭ  

г.14,9116,50,128
4BaSOm  

Задача № 10. Расчеты по растворимости твердых веществ в жидкостях. 

Основная формула для выражения растворимости твердого вещества в 

жидкости – 

,100
m

m
R

ляр

вар.вt
вав  

где 
t

вавR   – растворимость вещества при данной температуре; 

mр.в-ва – максимально возможная масса вещества, растворенного в 

100 г растворителя при данной температуре, г. 

Пример 1. Для приготовления насыщенного раствора KCl при 40
о
С взято 

50г воды и 20г KCl. Какова растворимость  KCl в воде при данной температу-

ре? 

Решение.    .ОНгг/10040100
50

20
100

m

m
R 2

OH

KCl40
KCl

2

 

Пример 2. В 300г горячей воды растворено 219г K2Cr2O7. Найти массу 

кристаллов K2Cr2O7, полученных при охлаждении приготовленного горячего 

раствора до 20
o
C. Известно, что растворимость  K2Cr2O7  при 20

o
C равна 13,1 г 

на 100 г воды. 

Решение.  Определяем, сколько может быть растворено K2Cr2O7  в 300 г 

воды при 20
о
С: 

,100
m

m
R

OH

OCrK20
OCrK

2

722

722
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откуда 

.г39,3
100

13,1300

100

Rm
m

20
OCrKOH

OCrK
7222

722
 

Масса кристаллов – это разность массы растворенного вещества в горя-

чем растворе и массы растворенного вещества в охлажденном растворе (рис.3): 

mкрист = 219 г – 39,3 г = 179,7 г K2Cr2O7. 

 

 

Рис.3 – Графическое изображение процесса выпадения кристаллов при 

охлаждении раствора:  

1 – участок охлаждения ненасыщенного раствора от заданной температу-

ры до температуры образования насыщенного раствора;  

2 – участок охлаждения насыщенного раствора до заданной температуры 

с уменьшением растворимости вещества, что приводит к его кристалли-

зации (в данном случае мы предполагаем, что пересыщенный раствор не 

образуется) 

 

20

40

60

80

20 40 60 80 100

         R,
 г/100 г р- ля

Насыщенный
раствор

Зона ненасыщенного
раствора

Зона пересы-
щенного

раствора

I

2

      C
O
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8.2. Задачи для самостоятельного решения 

1. Сколько FeCl3 содержится в 20 мл 40%-ного раствора, плотность 

которого 1,133 г/мл? Какова молярная концентрация раствора? 

2. Сколько граммов FeSO4·7H2O можно получить из 1 л 12%-ного 

раствора безводной соли FeSO4, плотность которого 1,122 г/см
3
? 

3. Сколько граммов CuSO4  содержится в 10,0 мл 0,2 М раствора? Ка-

кова его нормальность? 

4. Вычислить молярность и нормальность 5%-ного раствора Н3РО4, 

плотность которого равна 1,027 г/мл. 

5. Сколько миллилитров 0,5 н раствора щелочи требуется, чтобы оса-

дить в виде Cu(OH)2 всю медь, содержащуюся в 15 мл 1,2 н раствора CuCl2? 

6. При 25
о
С растворимость NaCl равна 36,0 г в 100 г воды. Выразить в 

процентах концентрацию насыщенного раствора соли. 

7. Какой объем 92%-ной серной кислоты плотностью 1,83 г/см
3
 следу-

ет взять для приготовления 3 л 0,5 н раствора ? 

8. В 50 г бензола растворено 1,6 г нафталина. Температура замерзания 

полученного раствора оказалась равной 4,2
о
С. Определить молекулярную массу 

нафталина, если температура плавления бензола равна 5,5
о
С, а криоскопическая 

константа бензола – 5,2. 

9. Хлороформ кипит при температуре 61,2
о
С. Раствор, содержащий 

1,9 г камфоры в 50 г хлороформа, кипит при температуре 62,17
о
С.  Вычислить 

молекулярную массу камфоры, если эбуллиоскопическая константа хлорофор-

ма равна 3,88. 

10. Имеется 10%-ный раствор метанола СН3ОН и 10%-ный раствор эта-

нола С2Н5ОН. Какой из этих растворов будет замерзать при более низкой тем-

пературе? 

11. Вычислить осмотическое давление раствора, содержащего 16 г сахара 

С12Н22О11 в 350 г воды при 20
о
С. Плотность раствора считать равной единице. 

12. Чему равно давление насыщенного пара над раствором, содержащим 

0,2 моль сахара в 450 г воды, при 20
о
С, если давление пара над чистой водой 

при 20
о
С равно 2,3·10

3
 Па (17,5 мм рт.ст)? 

13. При одинаковой ли температуре будут замерзать 10%-ный раствор 

муравьиной кислоты и 10%-ный раствор уксусной кислоты? 
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9. ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКАЯ ДИССОЦИАЦИЯ 

9.1. Типовые задачи с решениями 

 

Задача № 1. Указать электролиты среди следующих веществ: NaCl, KOH, 

C2H5OH, CH3COOH, C6H12O6, C6H6, HBr. 

Решение. К электролитам относятся основания, кислоты и соли. Среди 

вышеперечисленных веществ электролитами являются: КОН – основание, 

СН3СООН и HBr – кислоты и NaCl – соль. 

 

Задача № 2. Среди следующих электролитов указать сильные и слабые 

электролиты: CaCl2, H2SO4, H3PO4, HF, Cr2(SO4)3, Ca(OH)2, Cu(OH)2, 

KHCO3, Na2HPO4, CuOHCl, Fe(OH)2Br. Написать уравнения электро-

литической диссоциации. 

Решение. При написании уравнений электролитической диссоциации 

пользуются следующими правилами: 

1. Для сильных электролитов условно пишем одну стрелку (  ). 

Например:    FeCl3  Fe
3+

 + 3Cl¯. 

2. Для слабых и средних электролитов пишем две стрелки в обратных 

направлениях (⇄). Диссоциация этих электролитов протекает ступенчато.  

Например:    Н2СО3 ⇄ Н
+
 + НСО3¯;  

                    НСО3¯⇄ Н+
 + СО3

2-
. 

Диссоциация кислых и основных солей происходит следующим образом: 

Na2HPO4  2Na
+
 + HPO4

2-
;        HPO4

2-
 ⇄ H+

 + PO4
3-

; 

Fe(OH)2Br  Fe(OH)2
+
 + Br¯;    Fe(OH)2

+ ⇄ FeOH
2+

 + OH¯; 

Fe(OH)
2+ ⇄ Fe

3+
 + OH¯. 

 

Задача № 3. Написать математическое выражение констант диссоциации 

следующих веществ: H3PO4, Mg(OH)2, Fe(OH)3, HCN, H2S, NH4OH. 

Решение. Mg(OH)2. 

Диссоциация Mg(OH)2  протекает ступенчато.  Для каждой ступени запи-
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шем выражение константы диссоциации: 

Mg(OH)2 ⇄ MgOH
+
 + OH¯;     ;

][Mg(OH)

][OH][MgOH
K

2

1
 

MgOH
+
  ⇄  Mg

2+
 + OH¯;     .

][MgOH

][OH][Mg
K

2
II

 

Для  суммарного  уравнения  диссоциации  слабого  электролита  

Mg(OH)2 ⇄ Mg
2+

 + 2OH¯ выражение константы диссоциации будет следую-

щим:  

)][Mg(OH

][OH][Mg
KKK

2

22
III

. 

Задача № 4. Какова концентрация ионов Cl¯  и Ca
2+

 в 0,1 М растворе 

CaCl2, если степень диссоциации CaCl2  0,65 (65 %)? 

Решение. Степень диссоциации определяется по формуле 

,
C

C
α

.продис.мол
 

где С – молярная концентрация растворенных молекул, 

отсюда   

Спродис.мол. = α С. 

Концентрация ионов определяется по формуле  

Сион =  n Спродис.мол., 

где n – число ионов, образующихся из 1 молекулы. 

Таким образом, 

Сион =  n α С; 

1);(nCαnC
22 CaClCa

  

;л/моль0,0650,10,651C 2Ca
 

2);(nCαnC
2CaClCl

 

.моль/л0,130,10,652C
Cl
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Задача № 5.  Рассчитать концентрацию раствора Mg(NO3)2, зная, что 

степень диссоциации равна 0,60, а концентрация ионов NO3¯ равна 

0,16 моль/л. 

Решение. Воспользуемся формулой 

Сионов = n α C. 

Отсюда                                С = ;
αn

ионов
C

 

Mg(NO3)2    Mg
2+

 + 2NO3¯ ; 

моль/л.0,133
20,60

0,16

n

3NO
C

2)3Mg(NOC  

Раствор Mg(NO3)2  0,133 М. 

 

Задача № 6. В каком из растворов концентрация ионов водорода  выше: 

0,001 М раствор HNО3, 1 М раствор СН3СООН? 

Решение. Для сильных электролитов расчет концентрации ионов произ-

водят по степени диссоциации. В справочнике по химии находим степень дис-

социации 0,001 М раствора HNО3: 

α = 0,95; 

Сион =  n α С; 

[H
+
] = 1·0,95·0,001 = 0,00095 моль/л = 9,5·10

-4
 моль/л. 

Для слабых электролитов расчет концентрации ионов производят по кон-

станте диссоциации. 

В справочнике по химии находим константу диссоциации уксусной кис-

лоты: 

 ;101,75K 5-
COOHCHд, 3

 

СН3СООН ⇄ СН3СОО¯ + Н
+
; 

.
COOH][CH

][H]COO[CH
K

3

3
COOHCHд, 3

 

Так как [CH3COO¯] = [H
+
] (молекула CH3COOН дает равное количество 
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ионов), то 

,
]COOHCH[

]H[
K

3

2

COOH3CHд,  

где [СН3СООН] – равновесная концентрация непродиссоциированных 

молекул.  

Но так как константа диссоциации – очень малая величина, то концентра-

цией продиссоциированных молекул можно пренебречь и принять концентра-

цию непродиссоциированных молекул равной концентрации растворенного 

вещества, т.е. концентрации молекул, внесенных в раствор. 

Из предыдущей формулы находим: 

.моль/л104,181101,75][H

;COOH][CHK][H

35

3СООHСНд, 3
 

Таким образом, в данном растворе уксусной кислоты, несмотря на то, что 

она слабая, концентрация ионов Н
+
 выше, чем в данном растворе HNO3. 

 

Задача № 7. Рассчитать концентрацию ионов Н
+
 в 0,4 М растворе Н2S. 

Решение. Диссоциация H2S происходит в два этапа: 

H2S ⇄ Н+  + HSˉ    ;108,7K 8
SНд,

I
2  

HSˉ ⇄ Н+  + S
2-

      .101,2K 15
НSд,

II -  

Концентрация ионов водорода, создаваемая по первой стадии диссоциа-

ции, во много раз выше концентрации ионов, создаваемой по второй стадии, 

так как по первой стадии диссоциация намного интенсивнее, чем по второй (см. 

величины констант диссоциации). По этой причине расчет концентрации ионов 

производят по константе диссоциации первой стадии: 

.
S][H

][HS][H
K

2
SHд,

I
2  

Если пренебречь тем фактом, что незначительная часть ионов HSˉ диссо-

циирует по второй стадии, в результате чего концентрация ионов HSˉ незначи-

тельно уменьшается, а концентрация ионов Н
+
 незначительно увеличивается, 

т.е. [H
+
] ≈ [HSˉ], то можно записать: 
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.
S][H

][H
K

2

2

SHд,
I

2  

Отсюда 

моль/л.101,870,4108,7][H

;S][HK][H

48

2SНд,
I

2
 

 

Задача № 8. Рассчитать константу диссоциации HCN, зная степень ее 

диссоциации, равную 0,00007 в 0,1 М растворе. 

Решение. HCN ⇄ H
+
 + CN ˉ. 

Согласно уравнению 
α1

Cα
K

2

  находим значение константы диссоциа-

ции: 

.104,9
0,000071

0,10,00007
K 10

2

д  

Задача № 9. Во сколько раз уменьшится концентрация ионов водорода, 

если добавить 41 г ацетата натрия в 1 л 0,1 М раствора уксусной кис-

лоты (увеличением объема раствора при добавлении ацетата натрия 

можно пренебречь) ? 

Решение. CH3COOH ⇄ CH3COO¯ + H
+
. 

Выражение константы электролитической диссоциации  уксусной кисло-

ты –  

.
COOH]3[CH

][H]COO3[CH
K  

Находим в справочнике значение константы диссоциации уксусной кис-

лоты: 

.5101,75COOH3CHд,К  

Прежде всего, вычисляем концентрацию ионов водорода в исходном рас-

творе уксусной кислоты. 
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Так как [CH3COO¯] = [H
+
], имеем: 

,
COOH]

3
[CH

2][H
COOH

3
CHд,

К  

отсюда 

моль/л.3101,320,15101,75COOH]3[CHCOOH3CHд,К][H  

Когда растворяют ацетат натрия, концентрация ионов [CH3COO¯] значи-

тельно увеличивается, так как ацетат натрия является сильным электролитом: 

CH3COONa    CH3COO¯ + Na
+
. 

Молярная концентрация ацетата натрия, в предположении, что объем 

раствора остается равным 1 л, будет следующей: 

[CH3COONa] = моль/л.0,5
л1г/моль82

г41

VM

m
 

В справочнике находим степень электролитической диссоциации 0,5 М 

раствора ацетата натрия: 

α  = 0,8. 

Определяем концентрацию ионов CH3COO¯, полученных в результате 

диссоциации ацетата натрия: 

[CH3COO¯]  =  [CH3COONa] α  = 0,5Ʒ0,8 = 0,4 моль/л. 

Концентрация ионов CH3COO¯  в исходном растворе уксусной кислоты 

[CH3COO¯] = [H
+
] = 1,32·10

-3
 моль/л, намного меньше, чем  концентрация 

ионов CH3COO¯, полученных при диссоциации ацетата натрия, поэтому ею 

можно пренебречь. В выражение константы диссоциации уксусной кислоты 

подставляем величину концентрации ионов CH3COO¯, равную 0,4 моль/л. 

Находим концентрацию ионов водорода для вновь установившегося рав-

новесия: 

моль/л.6104,38
0,4

0,15101,75

]COO3[CH

COOH]3[CHCOOH3CHд,K
][H  

 


