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1. ВВЕДЕНИЕ 
1.1 Основные понятия и законы химии 
Содержание темы: Атомная единица массы, относительная атомная и 

молекулярная массы. Моль, молярная масса. Закон сохранения массы. Закон Авогадро. 
Атомная единица массы (1 а. е. м.) — 1/12 массы атома углерода 12C. 
Относительная атомная масса (Ar) — отношение массы атома к атомной 

единице массы. 
Относительная молекулярная масса (Mr) — отношение массы молекулы 

к атомной единице массы. 
Относительные массы показывают во сколько раз масса определенного 

атома или молекулы больше массы 1 а. е. м. и, следовательно, являются 
безразмерными величинами. Значения относительных атомных масс, 
приведенные в периодической таблице, рассчитаны с учетом естественного 
изотопного состава элемента. 

Моль — единица количества вещества. Моль содержит столько же 
структурных единиц (атомов, молекул, ионов, электронов или других частиц), 
сколько атомов углерода содержится в 12 г углерода 12C. Это число равно 
6,02 • 1023 моль–1 и называется числом Авогадро (NA). 

Молярная масса (M) — масса (в граммах) 1 моль вещества. Величина M 
численно равна Ar или Mr, но имеет размерность г/моль: 

 M = n
m  или m = M • n (1.1.1) 

где m, M и n — масса вещества, его молярная масса и его количество 
вещества, соответственно. 

Закон сохранения массы: масса веществ, вступивших в химическую 
реакцию, равна массе веществ, образовавшихся в этой реакции. 

Закон Авогадро: равные объемы различных газов при одинаковых 
условиях содержат одинаковое число молекул. Следовательно: 

• один моль любого газа занимает одинаковый объем при одинаковых 
условиях. Этот объем называется молярным объемом (VM). При 
нормальных условиях (0 °C или 273 K, 101,325 кПа) этот объем равен 
22,4 л. Поэтому для газов: 

 n = 4,22
V  или V = n • 22,4 (1.1.2) 

где V и n — объем газа при нормальных условиях, (в литрах), и его количество 
вещества, соответственно. Очевидно, что эту формулу нельзя использовать для 
расчета объемов жидких веществ и растворов. 

1.2 Понятия о растворах 
Содержание темы: Растворимость. Растворы насыщенные, 

ненасыщенные, коэффициент растворимости. Способы выражения 
содержания вещества в растворе. 
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Растворы – это гомогенные (однородные) системы переменного состава, 
которые содержат два или более компонентов. Наибольшее значение в 
медицине имеют жидкие растворы, в которых растворителем является вода. 

Процесс растворения является физико-химическим процессом, при котором 
происходит разрушение структуры растворяемого вещества и распределение 
его между молекулами растворителя. Одновременно с этим происходит 
взаимодействие молекул растворителя с частицами растворенного вещества. 

Растворимость – это способность вещества растворяться в том или ином 
растворителе. Определяется природой вещества и растворителя и условиями 
осуществления процесса растворения: температурой, давлением. 

Насыщенный раствор – это раствор, который содержит максимально 
возможное количество растворяемого вещества при определенной температуре 
и давлении. 

Ненасыщенный раствор – это раствор, в котором при данных 
температуре и давлении возможно растворение дополнительного количества 
уже содержащегося в нем вещества. 

Коэффициент растворимости (s) показывает массу вещества, которую 
нужно растворить в 100 г растворителя при данной температуре для получения 
насыщенного раствора. Например, 

 s (NaCl) = 36 г/100 г H2O при t = 20°C. 
Массовая доля (ω) — отношение массы компонента X (растворенного 

вещества, иона) к массе раствора: 

 ω = 
)раствора(

)X(
m

m  ω% = ω • 100% (1.2.1) 

Молярная концентрация (c) — отношение количества компонента X 
(растворенного вещества, иона) к объему раствора: 

 c = 
)(

)X(
раствораV
n  [ ]моль/л  (1.2.2) 

Молярная доля (χ) компонента X может быть определена как отношение 
количества вещества этого компонента к суммарному количеству вещества 
всех компонентов: 

 χ (X) = 
∑ in
n )X(  (1.2.3) 

Титр раствора (T) вещества X определяется как масса вещества X, 
содержащегося в 1 мл раствора: 

 T(X) = 
V

m )X(  [г/мл] (1.2.4) 

Моляльная концентрация (b), равна отношению количества компонента X 
(растворенного вещества, иона) к массе растворителя Y: 

 )Y(
)X()X(

m
nb =  [моль/кг] (1.2.5) 
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2. ОСМОС И ОСМОТИЧЕСКОЕ ДАВЛЕНИЕ 
Содержание темы: Осмос, осмотическое давление, изотонический 

коэффициент, осмолярность. Плазмолиз. гемолиз 
Растворы обладают рядом свойств, которые определяются соотношением 

между количествами молекул растворителя и растворенных частиц, но 
практически не зависят от природы последних. К таким свойствам, получивших 
название коллигативных,1 относятся осмотическое давление, понижение 
давления насыщенного пара над раствором, повышение температуры кипения и 
понижение температуры замерзания раствора по сравнению с чистым 
растворителем.  

Осмос — преимущественно односторонняя диффузия растворителя через 
полупроницаемую перегородку, пропускающую молекулы растворителя, но 
задерживающую частицы растворенного вещества. Если концентрации 
растворенного вещества по обе стороны мембраны различны, то диффузия 
растворителя будет происходить преимущественно в направлении более 
концентрированного раствора. 

Раствор Вода

Мембрана

π о
с м

Раствор

Вода

Мембрана  
Рис. 2.1. Явление осмоса. 
Частным случаем осмоса является диффузия чистого растворителя в 

раствор. Если правое колено прибора, изображенного на рис. 2.1, заполнить 
водой, а левое — равным объемом водного раствора глюкозы, то направление 
диффузии молекул воды будет определяться стремлением системы к состоянию 
термодинамического равновесия, которое характеризуется наибольшей 
однородностью и максимальным значением энтропии. Так как переходу 
молекул глюкозы в правую часть прибора препятствует полупроницаемая 
перегородка, то уменьшение градиента концентрации возможно только за счет 
диффузии воды из правой части в левую, т. е. из раствора с меньшей (в данном 
случае нулевой) концентрацией растворенного вещества в раствор с большей 
концентрацией. В результате преимущественно односторонней диффузии 
уровень жидкости в правом колене начнет снижаться, а в левом — повышаться. 
Это приведет к усилению обратной диффузии воды (слева направо), 
вызванному увеличением ее концентрации в левом колене, а также 
возрастанию гидростатического давления, обусловленному разностью уровней 
жидкостей по обе стороны от полупроницаемой мембраны. По достижении 

 
1 От лат. colligatus — связывать воедино, обобщать. 
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определенной разности уровней жидкостей скорость диффузии воды в обоих 
направлениях станет одинаковой, и в системе установится динамическое 
равновесие. При этом избыточное гидростатическое давление левого столба 
жидкости будет в точности уравновешено осмотическим давлением (πосм) 
раствора глюкозы. 

В 1886 г. Вант-Гофф обнаружил, что осмотическое давление раствора 
равно давлению, которое производило бы растворенное вещество, если бы оно 
при той же температуре находилось в газообразном состоянии и занимало 
объем, равный объему раствора. Это значит, что осмотическое давление 
идеального раствора можно вычислить по уравнению Клапейрона—
Менделеева (pV = nRT) с той лишь разницей, что p = πосм, V — объем раствора, а 
n — число моль растворенного вещества: 

 πосмV = nRT 
Учитывая, что отношение n/V представляет собой молярную 

концентрацию (c) растворенного вещества, получаем математическое 
выражение закона Вант-Гоффа: 

 πосм = cRT (2.1) 
Отметим, что πосм в уравнении (2.1) будет иметь размерность Па (паскаль) 

в том случае, если универсальная газовая постоянная R равна 
8,315 Дж/(моль · К), а значение c выражено в моль/м3. При использовании 
наиболее распространенной в химии размерности молярной концентрации 
(моль/л) полученное значение πосм будет выражаться в кПа. 

Растворы, имеющие одинаковое осмотическое давление, называют 
изотоническими. Если осмотическое давление раствора A больше 
осмотического давления раствора B, то первый из них является 
гипертоническим по отношению ко второму, а второй — гипотоническим по 
отношению к первому. 

В соответствии с законом Вант-Гоффа можно было бы ожидать, что 
разбавленные растворы любых веществ с равными молярными концентрациями 
должны иметь практически одинаковые осмотические давления. Однако 
известно множество соединений, для которых экспериментально определенные 
величины πосм существенно (иногда в несколько раз) отличаются от 
рассчитанных по формуле (2.1). В частности, осмотические давления растворов 
электролитов (см. тему 6) всегда выше, чем неэлектролитов с такой же 
молярной концентрацией, а для веществ, молекулы которых склонны к 
образованию ассоциатов — ниже. Действительно, диссоциация электролита 
сопровождается увеличением общего числа растворенных частиц, в результате 
чего осмотическое давление раствора возрастает. Напротив, образование 
межмолекулярных ассоциатов приводит к уменьшению числа молекул в 
растворе и снижению его осмотического давления. 

Расхождения между экспериментальными и рассчитанными на основании 
(2.1) значениями осмотических давлений растворов электролитов потребовали 
изменения первоначальной формулировки закона Вант-Гоффа. Для этого в 
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уравнение (2.1) был введен дополнительный множитель i, называемый 
изотоническим коэффициентом Вант-Гоффа: 

 πосм = icRT, (2.2) 
Величина i равна отношению общего количества присутствующих в 

растворе частиц n (молекул, ионов, ассоциатов и др.) к количеству формульных 
единиц n0 (исходных молекул, ионных пар и т. п.) растворенного вещества, 
первоначально введенных в раствор: 

 
0n

ni =  (2.3) 

Очевидно, что для вещества, молекулы которого не диссоциируют и не 
образуют ассоциатов в растворах, изотонический коэффициент равен единице, 
а уравнение (2.2) приобретает форму (2.1). 

Для сильного электролита в разбавленном растворе значение i можно 
принять равным числу ионов, образующихся при диссоциации одной его 
формульной единицы. Например, диссоциация хлорида натрия, серной кислоты 
и фосфата калия в водных растворах протекает по следующим схемам: 

 NaCl → Na+ + Cl– 
 H2SO4 → 2H+ + SO4

2– 
 K3PO4 → 3K+ + PO4

3– 
Следовательно, изотонические коэффициенты для NaCl, H2SO4 и K3PO4 

будут равны 2, 3 и 4, соответственно.  
Слабые электролиты в растворах диссоциируют не полностью. 

Следовательно, i для таких веществ будет больше 1, но меньше значения, 
которое получилось бы с учетом их полной диссоциации. Например, для 
уксусной кислоты 1<i<2. 

Отметим, что закон Вант-Гоффа в форме (2.1) можно использовать лишь в 
том случае, когда в растворе присутствует единственное растворенное 
вещество. Для растворов нескольких веществ общая молярная концентрация 
растворенных частиц будет равна сумме молярных концентраций всех 
недиссоциированных молекул и всех ионов, образовавшихся в результате 
диссоциации электролитов. Эта концентрация называется осмолярной 
концентрацией (cосм или c*) : 

 cосм = ∑ c( вещества
 · iвещества) (2.4) 

Преобразование (2.4) приводит к (2.5) — наиболее общему виду 
математического выражения закона Вант-Гоффа, которое может быть 
использовано для любых растворов: 

 πосм = cосмRT, (2.5) 
Роль осмоса в биологических процессах растительного и животного мира 

исключительно велика. Осмос является одной из причин, обусловливающих 
поступление влаги и растворенных в ней веществ из почвы по стеблю или 
стволу растения к листьям. При этом высота подъема жидкости иногда 



8 

составляет десятки метров, а гидростатическое давление в прикорневой зоне 
растения в несколько раз превышает атмосферное. 

Живая клетка растения окружена полупроницаемой оболочкой, 
пропускающей молекулы воды и задерживающей молекулы большинства 
растворенных веществ, находящихся как во внутриклеточной среде, так и в 
межклеточной жидкости. Если такая клетка соприкасается с почвенным 
раствором, то поступающая в клетку под действием осмоса вода создает 
давление, достигающее 1–2 МПа (10–20 атм). Это повышенное давление 
придает клеткам определенную упругость и напряжение — так называемый 
тургор, позволяющий растению сохранять вертикальное положение и 
определенную форму. Когда клетки отмирают, то механизм осмоса перестает 
действовать, давление в клетках падает, и растение увядает. 

Если растительная клетка находится в растворе с повышенной 
концентрацией солей или других растворенных веществ, то наблюдается 
осмотическая диффузия воды из внутриклеточной жидкости в раствор. При 
этом протоплазма отслаивается от оболочки, клетка сморщивается, а растение 
теряет тургор и устойчивость, свойственные ему в нормальном состоянии. Это 
явление называется плазмолизом. При погружении плазмолизированных клеток 
в воду протоплазма вновь набухает, растение восстанавливает тургор и 
первоначальный вид. Происходит так называемый деплазмолиз, который можно 
наблюдать, помещая срезанные несколько часов назад растения в воду. 

Осмотическое давление крови человека довольно постоянно и при 37 °C в 
норме составляет 740–780 кПа. Оно обусловлено главным образом 
присутствием в плазме крови ионов Na+, K+, Cl–, HCO3

– и др., в значительно 
меньшей степени — коллоидных частиц и белков. Часть осмотического 
давления, вызываемая белками и другими высокомолекулярными 
соединениями, называется онкотическим давлением и обычно имеет величину 
от 2,5 до 4,0 кПа. Нормальному осмотическому давлению крови человека 
отвечает осмолярная концентрация растворенных в плазме веществ, 
составляющая от 0,285 до 0,303 моль/л. Постоянство осмотического давления 
крови регулируется органами пищеварения (поступление в кровь воды и солей), 
дыхания (удаление избытка воды) и выделительной системой (удаление 
избытка солей). 

В медицинской и фармацевтической практике изотоническими называют 
растворы, характеризующиеся таким же осмотическим давлением, как и плазма 
крови, в частности 0,9%-ный раствор хлорида натрия [c(NaCl) ≈ 0,15 моль/л]. В 
столь разбавленных растворах изотонический коэффициент Вант-Гоффа для 
NaCl можно считать равным 2, и расчетное значение осмотического давления 
для этих растворов при 37 °C будет равно 
pосм = 2 × 0,15 × 8,315 × 310 = 773 кПа. Изотоническим по отношению к плазме 
крови является также раствор глюкозы с массовой долей растворенного 
вещества около 5%. 

Растворы, обладающие более высоким осмотическим давлением, чем 
плазма крови, называют гипертоническими, а растворы, имеющие более низкое 
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осмотическое давление, — гипотоническими. Во всех случаях, когда в кровяное 
русло, мышечную ткань, спинномозговой канал и т. п. с терапевтическими 
целями вводят солевые растворы (физиологические растворы), необходимо 
следить за тем, чтобы это не привело к "осмотическому конфликту" — резкому 
несоответствию между осмотическим давлением плазмы крови, межклеточной 
или спинномозговой жидкостей и осмотическим давлением вводимого 
раствора. 

При введении гипертонических растворов происходит обезвоживание 
эритроцитов (а также других форменных элементов крови), вызванное осмосом 
воды из внутренней части эритроцитов в окружающую их плазму. Если же 
вводимый раствор гипотоничен по отношению к крови, то осмос будет 
осуществляться в обратном направлении (внутрь эритроцитов). При этом 
эритроциты будут увеличиваться в объеме, что может привести к разрыву их 
оболочек и поступлению в плазму гемоглобина. Это явление называется 
гемолизом2 или эритроцитолизом. 

Гемолиз является частным случаем более общего явления, называемого 
цитолизом (или лизисом) и представляющего собой разрушение животных или 
растительных клеток под влиянием различных причин (чаще всего разницы 
осмотических давлений по обе стороны от полупроницаемой оболочки клетки). 

Осмос лежит в основе целого ряда физиологических процессов, 
происходящих в организме человека и животных — усвоения пищи, 
окислительныых процессов, связанных с дыханием, перераспределения 
питательных веществ и жидкостного обмена в тканях, выделения продуктов 
жизнедеятельности (мочи, кала, пота) и т. п. Потребляя чрезмерно соленую или 
сладкую пищу, человек испытывает жажду, которая сигнализирует о 
возрастании в клеточных и межклеточных жидкостях осмотического давления. 
При купании в морской воде наблюдается покраснение глаз с незначительными 
болевыми ощущениями, вызванными осмосом воды из глазного яблока в 
морскую воду. При купании же в пресной воде болевые ощущения более 
выражены, т. к. при этом осмос воды направлен внутрь глазного яблока и 
приводит к частичному гемолизу клеток его наружной оболочки. 

С явлением осмоса связано применение глауберовой соли (Na2SO4 · 10H2O) 
и горькой соли (MgSO4

 · 7H2O) в качестве слабительных средств. При 
попадании в желудочно-кишечный тракт растворимые сульфаты плохо 
всасываются и создают повышенное осмотическое давление, в результате чего 
увеличивается приток жидкости в просвет кишечника и облегчается его 
эвакуация. 

В хирургической практике осмос используется для очистки гнойных ран и 
воспаленных тканей. Для этого применяются гипертонические повязки и 
тампоны, смоченные 10%-ным раствором хлорида натрия. Возникающая 
разность осмотических давлений вызывает интенсивный отток жидкости от 
пораженных участков тела и способствует их очистке от продуктов распада 
тканей и болезнетворных микроорганизмов. 

 
2 От греч. haima — кровь и lysis — распад, разрушение. 
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3. ВВЕДЕНИЕ В ХИМИЧЕСКУЮ ТЕРМОДИНАМИКУ 
Содержание темы: Термодинамические системы: отрытая, закрытая и 

изолированная. Термодинамические параметры и функции состояния. Типы 
состояний системы. Внутренняя энергия системы. Энергия, работа и теплота. 
Теплоемкость. Энтальпия. Экзо- и эндотермические реакции. Первое начало 
термодинамики и химические реакции. Закон Гесса и следствия из него. 
Стандартные состояния и стандартные теплоты образования и сгорания. 
Второе начало термодинамики. Энтропия. Энергия Гиббса. Критерии 
самопроизвольного процесса. 

Предметом химической термодинамики является изучение превращений 
различных форм энергии при протекании химических реакциях и способности 
химических систем выполнять полезную работу. 

Химическая термодинамика является важной составляющей химии, как 
науки. Ее фундаментальные положения могут быть использованы для: 

1) предсказания принципиальной возможности протекания химической 
реакции; 

2) определения количества энергии, теоретически необходимого для 
проведения реакции или количества энергии, выделяющегося при ее 
самопроизвольном протекании; 

3) предсказания того, до какой степени пройдет реакция, прежде чем она 
достигнет равновесного состояния. 

3.1. Основные определения 
Под системой в термодинамике в общем случае понимают материальный 

объект, выделенный из внешней среды с помощью реально существующей или 
воображаемой граничной поверхности и способный обмениваться с другими 
телами энергией и/или веществом. В соответствии с данным определением к 
системе можно отнести живую клетку, химический реактор, двигатель 
внутреннего сгорания и т.п. 

Окружение – это часть материального мира за пределами условно 
выделенной из него системы. Окружение включает все остальные объекты, 
которые могут оказывать влияние на исследуемую систему. 

Изолированная система считается полностью отделенной от своего 
окружения, т.е. это система, которая не обменивается со своим окружением ни 
энергией (теплотой или работой), ни веществом. Несмотря на невозможность ее 
практического воплощения, понятие изолированной системы позволяет 
сформулировать основные законы термодинамики. 

Закрытая система – система, которая обменивается со своим окружением 
энергией, но не веществом.  

Открытая система – система, которая обменивается со своим окружением 
и энергией, и веществом. 

Фазой называется совокупность всех однородных по составу и физико-
химическим свойствам частей системы, отделенных четкой и определенной 
поверхностью раздела. Важно отметить, что свойства системы при переходе 
через поверхность раздела фаз изменяются скачкообразно. В случае если 
система состоит из одной фазы, она называется гомогенной. Напротив, 
гетерогенная система состоит из нескольких фаз. 
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Состояние системы определяется совокупностью физико-химических 
свойств (термодинамических параметров и термодинамических функций), 
которыми она характеризуется в данный момент. 

Термодинамические параметры подразделяют на: экстенсивные, 
которые прямо пропорциональны количеству вещества системы (масса, объем, 
площадь поверхности и т. п.) и интенсивные,  (давление, температура, концентрация 
и др.), не зависящие от массы системы, т. е. имеющие одинаковые значения для 
любой макроскопической части однородной термодинамической системы, 
находящейся в равновесии. Различие экстенсивных и интенсивных параметров 
четко проявляется при взаимодействии систем, когда значения экстенсивных 
параметров суммируются, а интенсивных – усредняются. 

Термодинамические функции зависят от термодинамических параметров 
системы. Среди них выделяют: 

Функции состояния, зависящие только от состояния, в котором находится 
система, и не зависящие от пути, по которому система пришла к данному 
состоянию (например, внутренняя энергия). 

Функции перехода, зависящие и от состояния, и от пути, по которому 
система перешла из одного состояния в другое (например, теплота и работа). 

Внутренняя энергия системы (U, Дж) определяется всеми видами 
движений и взаимодействий, составляющих систему элементарных частиц, 
молекул, атомов и ионов, а именно: энергией поступательного, колебательного 
и вращательного движений, энергией электромагнитного, гравитационного и 
других силовых взаимодействий. Во внутреннюю энергию не включаются 
кинетическая и потенциальная энергии, характеризующие всю систему как 
единое целое (перемещение всей системы в окружающей среде и 
взаимодействие с внешними силовыми полями). 

3.2. Теплота, энергия и работа 
Изменение внутренней энергии системы (ΔU) связано либо с переносом 

теплоты (Q), либо совершением работы (А или W), поэтому все три функции 
выражаются в одних единицах (Дж, Дж = Н · м = кг · м2 · с–2; 1 кал = 4,184 Дж). 

Работа – одна из форм передачи энергии от одной системы к другой или от 
системы к ее окружению. Когда работа совершается над изолированной 
системой, способность последней к совершению работы увеличивается (энергия 
возрастает). Когда система сама совершает работу, ее энергия (способность 
совершать работу) уменьшается. Система выполняет работу, если она 
действует с некоторой силой, направленной на преодоление сопротивления. 
Величина произведенной работы равна произведению силы и расстояния, на 
котором эта сила преодолевает сопротивление. Работа, с которой чаще всего 
приходится иметь дело в химии, обусловлена расширением (изменением 
объема) системы. Такое расширение происходит, например, при выделении газа 
в результате химического превращения. В этом случае работа А, выполняемая 
системой, может быть рассчитана по уравнению: 

 А = –p · ∆V, (3.1) 
где p – внешнее давление, ∆V – изменение объема системы. Для большинства 
химических реакций, проводимых в лабораторных условиях, внешнее давление 
совпадает с атмосферным давлением. Знак минус в уравнении (3.1) означает, 
что работа выполняется системой, которая теряет энергию. 
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Теплотой называется способ передачи энергии посредством хаотического 
движения молекул. Последнее носит название теплового движения. Количество 
энергии, передаваемой таким образом, обозначается Q. Количество переданной 
теплоты пропорционально массе m системы и изменению температуры, 
вследствие передачи энергии. 

 Q ∼ m · ∆T (3.2) 
Удельная теплоемкость (С, Дж/(кг · К) вещества – это энергия, необходимая 

для повышения температуры 1 кг данного вещества на 1К. Удельная 
теплоемкость воды равна 4184 Дж/(кг∙К). Q можно рассчитать, зная значение С. 

 Q = m · С · ∆T (3.3) 
3.3. Типы состояния системы 
Равновесное состояние – макроскопическое состояние, к которому 

приходит изолированнная система в результате самопроизвольно протекающих 
внутри нее процессов. В этом состоянии система характеризуется отсутствием 
изменений во времени ее термодинамических параметров. Параметры, при 
которых наблюдается такое состояние, называют равновесными. 

Стационарное состояние также характеризуется постоянством параметров 
системы, однако при этом, в отличие от равновесного состояния, происходит 
непрерывный обмен веществом и энергией с окружающей средой. 

Переходное или неравновесное состояние – это такое состояние, при 
котором параметры системы изменяются во времени, стремясь достигнуть 
равновесных значений. 

3.4. Термодинамические процессы 
Обратимые процессы – переход системы из одного состояния в другое и 

обратно может происходить по одному и тому же пути, и после возвращения в 
исходное состояние в окружающей среде не остается макроскопических изменений. 

При протекании равновесного процесса – система последовательно 
проходит через бесчисленное множество близких равновесных состояний. 

В случае осуществления необратимого процесса систему и ее окружение 
невозможно вернуть в исходное состояние без затраты энергии. 

Процессы, протекающие при постоянных температуре, давлении и объеме 
называют изотермическими, изобарными (изобарическими) и изохорными 
(изохорическими), соответственно. Адиабатический процесс происходит без 
обмена теплотой между системой и окружающей средой (Q = const). В 
дальнейшем мы будем рассматривать изобарно-изотермические процессы, так 
как функционирование организма протекает при почти постоянной температуре 
и давлении.  

Самопроизвольный процесс протекает без затраты энергии извне. 
Несамопроизвольный процесс может происходить только за счет энергии, 

высвобождающейся в результате какого-либо другого процесса. 
3.5. Первый закон термодинамики 
Внутренняя энергия системы (U) в результате какого-либо процесса (в том 

числе и химического) может изменяться на величину ∆U = Uк – Uн. Как 
показано ранее, передача энергии системе или от нее может происходить в 
форме теплоты Q и/или работы А. Величины ∆U, Q и А связаны между собой 
следующим уравнением: 
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 ∆U = Q + А (3.4) 
Это математическое выражение носит название первого закона 

термодинамики: 
Изменение внутренней энергии системы при ее переходе из одного 

состояния в другое равно сумме количества теплоты, подведенного к системе 
извне, и работы внешних сил, действующих на нее: 

Если Q имеет положительное значение, система приобретает энергию. В 
случае, если А имеет положительное значение система также приобретает 
энергию. Это означает, что работа выполняется над системой. Если А имеет 
отрицательное значение, работа выполняется самой системой. В этом случае 
система теряет энергию. 

По сути, первый закон термодинамики является не чем иным, как одной из 
формулировок закона сохранения энергии, в соответствии с которым: 

 
Энергия, потерянная системой, равна энергии, приобретенной 

внешней средой. Энергия, приобретенная системой, равна энергии, 
потерянной внешней средой. Энергия не может быть создана или 
уничтожена, а может лишь из одной формы переходить в другую. 
(Р. Майер, 1842; Д. Джоуль, 1842; Г. Гельмгольц, 1847)  

Если работа, производимая химической системой над ее окружением, 
связана только с изменением ее объема, подстановка уравнения (2.1) в (2.4) 
приводит к соотношению: 

 ∆U = Q – р∆V (3.5) 
Изобарные процессы (реакции, проходящие при постоянном давлении): 
Чаще всего химические реакции проводят в открытых сосудах, например: 

пробирках или химических стаканах. В этом случае давление в системе 
остается постоянным и совпадает с атмосферным: 

 QP = ∆U – А (3.6) 
Подставив в уравнение (3.6) (3.1) получим: 
 QP = ∆U + р∆V (3.7) 
В термодинамике вводится функция состояния системы — энтальпия 

(Н, кДж), Н= U + рV (абсолютное значение Н, как и U, определить 
невозможно). Изменение энтальпии в каком-либо процессе равно: 

 ∆Н = ∆U + р∆V (3.8) 
Сравнивая уравнения (3.7) и (3.8) получим:  
 ∆Н = QР (3.9) 

где QР – теплота, поглощаемая системой при неизменном давлении. 
Таким образом, теплота, подведенная к системе в условиях изобарного 

процесса, расходуется только на увеличение ее энтальпии. 
3.6. Термохимия 
Область химии, занимающаяся исследованиями изменений энтальпии при 

протекании химических реакций, называется термохимией. Экспериментальная 
методика для определения изменений энтальпии — калориметрия. 
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Изменение энтальпии при химической реакции 
Большинство химических реакций протекают с изменением энтальпии, 

которое определяется следующим соотношением: 
 ∆Н = Нпродуктов – Нреагентов (3.10) 
Если энтальпия продуктов меньше энтальпии реагентов (∆Н < 0), реакцию 

называют экзотермической, если энтальпия продуктов выше энтальпии 
реагентов, реакцию называют эндотермической (рис. 3.1). Энтальпия, как и 
энергия, измеряется в кДж. 

Hреагентов

Hпродуктов

Энтальпия уменьшается;
∆Н < 0

Энтальпия

  

Hпродуктов

Hреагентов

Энтальпия увеличивается;
∆Н > 0

Энтальпия

 
Рис. 3.1. Экзо- и эндотермическая реакции. 
Стандартные изменения энтальпии 
Изменения энтальпии в ходе химической реакции зависят от температуры, 

давления и физического состояния веществ, участвующих в процессе. 
Величина ∆Н зависит также от количества этих веществ. 

Стандартная энтальпия реакции, ΔrH
0
298 — это изменение энтальпии 

при 298К в стандартных условиях в расчете на количества веществ, 
соответствующих стехиометрическим коэффициентам. 

Стандартные условия: 
• все вещества являются химически чистыми и соответствуют 

приводимой химической формуле; 
• твердые и жидкие вещества находятся в устойчивых для данных 

условий агрегатных состояниях и аллотропных модификациях; 
• количества веществ равны 1 моль или вещества в растворе 

содержатся в количестве 1 моль на 1000 г растворителя (≈ 1 моль/л); 
• давление постоянно и равно 101.325 кПа (1 атм); 
• температура постоянна и может иметь любое значение, но обычно 

выбирается равной 25 °C (298.15 К). 
Стандартная энтальпия образования, ΔfH

0
298 — это тепловой эффект 

реакции образования 1 моль какого-либо вещества из простых веществ в 
стандартных условиях и при 298 К. 

 
Энтальпии образования твердых соединений, как правило, имеют 

большие (по абсолютной величине) отрицательные значения, по 
сравнению с энтальпиями образования газов. 



15 

Стандартная энтальпия сгорания, ΔcH
0

298 — это тепловой эффект 
реакции сгорания в избытке кислорода 1 моль вещества в его стандартном 
состоянии при температуре 298 К и давлении 1 атм. 

Калориметрия — совокупность методов измерения тепловых эффектов 
(количеств теплоты), сопровождающих различные физические, химические и 
биологические процессы. 

Калориметр — изолированный сосуд для измерения количества теплоты, 
высвобождаемой или поглощаемой в результате химической реакции или 
фазового превращения.  

Суть эксперимента состоит в измерении изменения температуры 
реакционной смеси в результате химического или иного превращения. 

Закон аддитивности теплот реакций (закон Гесса) 
Энтальпии реакций, которые невозможно провести в лабораторных 

условиях, могут быть вычислены по известным энтальпиям других реакций.  

 
Закон Гесса: В случае если какое-либо превращение может быть 

осуществлено разными путями, то результирующее изменение 
энтальпии одинаково для любого из них. 

Таким образом, если какую-либо 
реакцию теоретически представить в виде 
определенного числа последовательных 
стадий, то изменение энтальпии реакции 
будет равно сумме энтальпий на каждой 
стадии: 
ΔНА = ΔНВ = ΔНВ1 + ΔНВ2 

 

Пут ь А

ПродуктыРеагенты

Промежуточные
продукты

Пут ь ВСт адия В1 Ст адия В2

 
Следствия из закона Гесса могут быть сформулированы следующим образом: 
1). Тепловой эффект химической реакции ΔrH

0
298 равен сумме теплот 

образования продуктов ΔfH
0
298, умноженных на стехиометрические 

коэффициенты, за вычетом суммы теплот образования исходных веществ, 
умноженных на стехиометрические коэффициенты. Значения теплот 
образования различных веществ в справочных таблицах приводят для 
стандартных условий и температуры 298,15 К (ΔfH0

298); для этих же условий 
рассчитывают и тепловые эффекты (изменения энтальпии) реакций. 

Общая формула для расчета стандартного теплового эффекта реакции по 
теплотам образования веществ: 

 ΔrH0
T = )B(0

f jT
j

j H∆∑υ  – )A(0
f iT

i
i H∆∑υ , (3.11) 

где Ai — исходные вещества, Bj — продукты реакции, а υi и υj — 
соответствующие им стехиометрические коэффициенты в уравнении реакции. 

2). Тепловой эффект прямой реакции равен по величине и противоположен 
по знаку тепловому эффекту обратной реакции (закон Лавуазье-Лапласа). 

3.7. Второй закон термодинамики 
Второй закон термодинамики является физическим принципом, 

накладывающим ограничение на направление процессов передачи тепла между 
телами. Согласно этому закону, невозможен самопроизвольный переход тепла 

http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%9B%D0%B0%D0%B2%D1%83%D0%B0%D0%B7%D1%8C%D0%B5
http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%9B%D0%B0%D0%BF%D0%BB%D0%B0%D1%81
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от тела, менее нагретого, к телу, более нагретому (одна из первых 
формулировок закона, Ломоносов 1850 г.). 

Энтропия 
Важной функцией состояния термодинамической системы является 

энтропия. Энтропию можно охарактеризовать как меру хаотичности, 
беспорядка или неупорядоченности в системе.  

 S = kB ln w, (3.13) 
где w — число возможных микросостояний системы, kB — постоянная 

Больцмана, равная отношению R/NA = 1.381 × 10–23 Дж/К; R — универсальная 
газовая постоянная, равная 8.315 Дж/(моль•К); NA — постоянная Авогадро, 
равная 6.022 × 1023. 

При абсолютном нуле (T = 0 К) энтропия идеального кристалла равна 
нулю (полная упорядоченность w = 1)3. 

В соответствии с изменением числа возможных микросостояний системы и 
количеством подведенной теплоты энтропия: 

• Возрастает при превращении жидкости или твердого тела в газ.  
• Возрастает при растворении твердого вещества или жидкости в воде 

или в другом растворителе.  
• Уменьшается при растворении газа в воде или в другом 

растворителе. 
• Возрастает при увеличении числа частиц.  
• Имеет меньшие значения в ковалентно связанных твердых веществах 

с прочными, пространственно направленными связями, по сравнению 
с кристаллами с частично металлической связью.  

• Повышается по мере увеличения мягкости вещества и ослабления 
связей между атомами.  

Энтропия 1 моль вещества в стандартном состоянии называется 
стандартной энтропией (S0, Дж/моль•К).При вычислении изменения энтропии 
какой-либо химической реакции поступают так же, как и в случае энтальпии, 
т. е. из суммы энтропий продуктов реакции вычитают сумму энтропий 
исходных веществ. Во всех расчетах значение энтропии для каждого из 
участников реакции умножается на его стехиометрический коэффициент: 

 ΔrS0
T = )B(0

jT
j

jS∑υ  – )A(0
iT

i
iS∑υ , (3.14) 

где Ai — исходные вещества, Bj — продукты реакции, а υi и υj — 
соответствующие им стехиометрические коэффициенты в уравнении реакции. 

 
3 Другой, "термодинамический" подход к определению энтропии, основан на так называемом 

неравенстве Клазиуса: 
 dS ≥ dQ/T 
Иными словами, изменение энтропии системы больше или равно отношению бесконечно малого 

количества теплоты dQ, подведенной к системе, к температуре. Знак "<" относится к необратимым процессам, 
знак "=" — к обратимым. 
Для изотермического обратимого процесса ΔS = Q/T. 

http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%A4%D1%83%D0%BD%D0%BA%D1%86%D0%B8%D1%8F_%D1%81%D0%BE%D1%81%D1%82%D0%BE%D1%8F%D0%BD%D0%B8%D1%8F
http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%A2%D0%B5%D1%80%D0%BC%D0%BE%D0%B4%D0%B8%D0%BD%D0%B0%D0%BC%D0%B8%D1%87%D0%B5%D1%81%D0%BA%D0%B0%D1%8F_%D1%81%D0%B8%D1%81%D1%82%D0%B5%D0%BC%D0%B0
http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%AD%D0%BD%D1%82%D1%80%D0%BE%D0%BF%D0%B8%D1%8F
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3.8. Свободная энергия Гиббса 
Для того, чтобы судить о возможности самопроизвольного (без затраты 

энергии извне) протекания реакции, необходимо учитывать два фактора – 
энергию и энтропию. 

1). Энергия. Все материальные системы имеют общую тенденцию к 
достижению минимума потенциальной энергии. При протекании химической 
реакции при постоянном давлении изменение энергии соответствует 
изменению энтальпии (уравнение 3.11). В экзотермической реакции система 
теряет энергию в виде теплоты до тех пор, пока ее полная энтальпия не 
достигнет минимума. 

2). Энтропия. Все материальные системы стремятся к достижению 
максимального беспорядка (увеличение энтропии). 

 
Движущей силой экзотермической реакции является изменение 

энтальпии. В эндотермической реакции преобладающую роль играет 
изменение энтропии. 

Учесть одновременно влияние обоих этих факторов позволяет новая 
термодинамическая функция состояния — энергия Гиббса (G). 

 G = H – TS (3.15) 
 ΔG = ΔH – TΔS (3.16) 
Уравнение 3.16 носит название уравнения Гиббса. 
Таким образом, изменение величины ∆G учитывает изменение энтальпии и 

энтропии реакционной системы. Энтропийный член включает абсолютную 
температуру, которая позволяет учесть разупорядочивание материальной 
системы при повышении температуры. 

 
Для самопроизвольно протекающей реакции при постоянных 

температуре и давлении изменение ∆G должно иметь отрицательное 
значение. 

Стандартная свободная энергия образования — это изменение свободной 
энергии Гиббса при образовании 1 моль вещества из простых веществ в их 
стандартных состояниях. Значение свободной энергии образования ΔfG0 
измеряется в кДж/моль. Стандартное изменение энергии Гиббса реакции можно 
вычислить, зная свободные энергии образования (∆fG) продуктов и реагентов: 

 ΔrG0
T = )B(0

f jT
j

j G∆∑υ  – )A(0
f iT

i
i G∆∑υ , (3.17) 

где Ai — исходные вещества, Bj — продукты реакции, а υi и υj — 
соответствующие им стехиометрические коэффициенты в уравнении реакции. 

 
Возможность самопроизвольного протекания процесса 

определяется знаком ΔG: 

ΔH ΔS ΔG Процесс возможен 

< 0 < 0 (низкая T) < 0 (высокая T) > 0 Только при низких T 

< 0 > 0 < 0 Всегда 

> 0 < 0 > 0 Никогда 

> 0 > 0 (низкая T)> 0 (высокая T) < 0 Только при высоких T 
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4. ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ 
Содержание темы: Необратимые и обратимые химические реакции. 

Химическое равновесие и константа равновесия. Выражение константы 
равновесия Кс и ее размерности. Закон действующих масс. Парциальное 
давление газов, Кр. Факторы, влияющие на положение равновесия. Принцип Ле 
Шателье – Брауна. Связь энергии Гиббса и константы равновесия. Изотерма 
химической реакции. Расчет исходных и равновесных концентраций. 

Все реакции подразделяются на практически необратимые (→), протека-
ющие только в одном направлении, и обратимые (), протекающие как в 
прямом, так и в обратном направлении в одних и тех же условиях. В последних 
в реакционной смеси одновременно присутствуют и продукты, и реагенты. 

Прямая и обратная реакции в обратимых процессах могут протекать 
неограниченно долго. Однако, в определенный момент времени все видимые 
изменения прекращаются, при этом скорость прямой реакции становится 
равной скорости обратной, измеренной по одному и тому же веществу. Такое 
состояние называется динамически равновесным или просто равновесным. 

Основной характеристикой любого химического равновесия является 
константа химического равновесия. 

4.1. Константа химического равновесия 
Запишем некоторую обратимую реакцию в общем виде: 
 a A + b B  c C + d D 
Константа равновесия (Kc), выраженная через концентрации (закон 

действующих масс), равна: 

 
ba

cd

cK
]B[]A[
]C[]D[

=  (4.1) 

Концентрации веществ в состоянии равновесия обозначаются в 
квадратных скобках [X]. 

 
Кс не зависит от концентраций реагентов и продуктов, но зависит 

от температуры и природы реагирующих веществ.  
Для реакций с участием газов константа равновесия может быть выражена 

через парциальные давления газов. Константа равновесия при этом 
обозначается КР. 

 
Парциальное давление — давление, которое производило бы 

имеющееся в смеси количество данного газа, если бы оно одно занимало 
при той же температуре весь объем, занимаемый смесью. 

 
ba

c
C

d

p pp
ppK

BA

D

⋅
⋅

=  

В случае гетерогенных равновесий газ – твердое тело или газ – жидкость, в 
выражение константы равновесия учитываются только концентрации или 
парциальные давления газов. В случае гетерогенных равновесий раствор – 
твердое тело, в выражение константы равновесия учитываются только 
концентрации растворенных веществ. Если в равновесии в разбавленном 
растворе участвует растворитель (например, вода) и его концентрация 
практически не меняется при установлении равновесия, то концентрация 
растворителя также не учитывается в выражении для константы равновесия. 
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4.2 Использование константы равновесия 
Знание величины константы равновесия позволяют определить: 
1). Какая реакция (прямая или обратная) будет протекать в системе до 

достижения ею равновесия. 
2). Равновесные концентрации реагентов и продуктов реакции. 
Для решения первой задачи в выражение для константы равновесия надо 

подставить реальные концентрации веществ в неравновесной смеси и рассчитать 
величину, обозначаемую Пс — соотношение реальных или исходных концентраций. 

 
ba

c
C

d

c cc
ccП

BA

D

⋅
⋅

=  (4.2) 

Если в реакционной системе число молекул реагентов выше, чем должно 
быть в состоянии равновесия, соотношение реальных концентраций будет 
меньше Kс и будет протекать прямая реакция. 

Если значение Пс больше Kс, это означает, что реальная концентрация 
продуктов реакции выше по сравнению с равновесными, и самопроизвольно 
будет протекать обратная реакция. 

Таким образом, простое сопоставление величин Пс и Kс позволяет предсказать, 
в каком направлении осуществляется реакция при определенных условиях: 

 
а) Пс < Kс – протекает прямая реакция; 
б) Пс > Kс – протекает обратная реакция; 
в) Пс = Kс – реакция находится в состоянии равновесия. 

Для нахождения равновесных концентраций рассчитаем величину Пс и 
сравним ее с известным значением Kс. Если процесс идет в соответствии с (а), 
следует записать выражение для Kс с учетом стехиометрии и того, что 
концентрации реагентов будут уменьшаться на какое-то число x, а продуктов – 
увеличиваться: 

 a A + b B  c C + d D 
c0 cA cB cC cD 
Δc – ax – bx + cx + dx 
cравн cA

 – ax cB
 – bx cC

 + cx cD
 + dx 

 
ba

dc

c bxcaxc
dxccxcK

)()(
)()(

BA

DC

−−
++

=  

Если процесс идет в соответствии с (б), следует записать выражение для 
константы равновесия Kс с учетом того, что концентрации продуктов будут 
уменьшаться на какое-то число x, а концентрации реагентов – увеличиваться в 
соответствии со стехиометрическими коэффициентами в уравнении реакции. 
Решение уравнения относительно x позволит рассчитать равновесные концентрации. 

 a A + b B  c C + d D 
c0 cA cB cC cD 
Δc + ax + bx – cx – dx 
cравн cA

 + ax cB
 + bx cC

 – cx cD
 – dx 

 
ba

dc

c bxcaxc
dxccxcK

)()(
)()(

BA

DC

++
−−

=  
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4.3 Химическое равновесие и энергия Гиббса 
В равновесном состоянии энергия Гиббса системы имеет минимальное 

значение, поэтому для любого процесса, ведущему к состоянию равновесия, ΔG < 0. 
Значение константы химического равновесия непосредственно связано с 

ΔG0 прямой реакции: 
 ΔrG0 = −RTlnKc (4.3) 

или при 298 К и замене натурального логарифма десятичным: 
 ΔrG0

298 = −2.3RTlgKc = – 5.7 lgKc (4.4) 
Эти уравнения позволяют рассчитать значение константы равновесия по 

величине ΔrG0 или изменение энергии Гиббса прямой реакции в стандартных 
условиях (концентрации всех участников процесса, равных 1 моль/л). 

Для расчета ΔG прямого процесса в нестандартных условиях при 
постоянном давлении (концентрации не равны 1 моль/л) используется 
уравнение изотермы химической реакции Гиббса: 

 ΔrGT = ΔrGT
0 + RTlnПс, (4.5) 

где ΔrG0 = −RTlnKc; ba

c
C

d

c cc
ccП

BA

D

⋅
⋅

=  

Из этих уравнений также следует, что при Пс > Kc  ΔG > 0 
(самопроизвольно идет обратный процесс), а при Пс < Kc  ΔG < 0 
(самопроизвольно идет прямой процесс). 

4.4. Смещение положения химического равновесия 
Равновесие, установившееся в химической системе, может быть смещено 

под воздействием различных внешних факторов. 
Общим принципом, определяющим результат внешнего воздействия на любую 

равновесную систему (и не только химическую), является принцип Ле-Шателье: 

 
Если на систему, находящуюся в состоянии химического равновесия, 

оказывается внешнее воздействие, то положение равновесия смещается 
так, чтобы уменьшить это воздействие. 

Концентрация 
Изменения концентраций реагентов или продуктов реакции не влияют на 

величину константы равновесия. Однако, если к равновесной системе добавить 
один из ее компонентов (т.е. увеличить его концентрацию), согласно принципу 
Ле-Шателье произойдет сдвиг равновесия в сторону уменьшения количества 
вещества добавленного компонента. Аналогично, при выведении из 
равновесной системы одного из ее компонентов смешение равновесия приводит 
к его образованию. 

Таким образом, увеличение концентраций исходных веществ и 
уменьшение концентраций продуктов, смещает химическое равновесие вправо, 
а увеличение концентраций продуктов и уменьшение концентраций исходных 
веществ — влево. 

Давление 
Влияние давления на равновесные системы, в составе которых нет газов, 

пренебрежимо мало. Если в химическом равновесии принимают участие газы, и 
количества газообразных веществ в правой и левой части соответствующего 
химического уравнения различаются, при повышении давления равновесие 
смещается в сторону меньшего количества газообразных веществ (это 
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соответствует уменьшению общего давления. Понижение давления сместит 
равновесие в сторону образования большего количества газообразных веществ. 

Следует отметить, что увеличение объема равновесной системы равноценно 
уменьшению давления, а уменьшение объема — увеличению давления 

Температура 
Зависимость положения химического равновесия от температуры 

определяется тепловым эффектом реакции. При повышении температуры мы 
привносим в систему тепло, поэтому, согласно принципу Ле-Шателье, происходит 
смещение равновесия в сторону эндотермической реакции. Если же мы понижаем 
температуру, равновесие смещается в сторону экзотермической реакции. 

Если прямая реакция в равновесной системе является экзотермической, то 
при повышении температуры  константа равновесия уменьшается, если же 
прямая реакция — эндотермическая, то при повышении температуры 
константа равновесия увеличивается. 

Катализаторы 
Катализатор — вещество, которое увеличивает скорость химической 

реакции. В обратимой, протекающей в обоих направлениях реакции, 
катализатор в одинаковой степени увеличивает скорость и прямой, и обратной 
реакции. Отметим, что катализатор не оказывает влияния на концентрации 
продуктов и реагентов, а также на величину константы равновесия. Его влияние 
сказывается только на скорости, с которой достигается это равновесие. 

 
Константа равновесия зависит от температуры и природы 

реагирующих веществ, но не зависит от их концентраций, давления, а 
также наличия или отсутствия катализатора. 

В представленной ниже таблице суммировано влияние различных 
факторов на равновесие для реакции: a A + b B  c C + d D; (ΔrH < 0, 
(a + b > c + d): 

Изменение условий Скорости реакций, 
υ 

Состав равновесной 
смеси по сравнению 

с исходной 

Константа 
равновесия, K 

повышение температуры возрастают больше A и B уменьшается 
понижение температуры уменьшаются больше C и D увеличивается 

повышение давления возрастают для 
газовых реакций больше C и D не изменяется 

понижение давления уменьшаются для 
газовых реакций больше A и B не изменяется 

увеличение концентрации 
A и B 

возрастает для 
прямой реакции больше C и D не изменяется 

увеличение концентрации 
C и D 

возрастает для 
обратной реакции больше A и B не изменяется 

внесение катализатора возрастают не изменяется не изменяется 
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5. ХИМИЧЕСКАЯ КИНЕТИКА 
Содержание темы: Скорость химической реакции, простые и сложные 

реакции, порядок и молекулярность, кинетическое уравнение, энергия 
активации, уравнение Вант-Гоффа. 

Предметом химической кинетики является определение скорости данного 
химического процесса, изучение всех факторов, влияющих на эту скорость, а 
также выяснение механизма процесса, т. е. совокупности промежуточных 
реакций, приводящих к конечным продуктам. 

5.1. Основные понятия химической кинетики 
Скоростью химической реакции называют изменение количества вещества 

какого-либо участника реакции (исходного вещества или продукта) за 
некоторый интервал времени в единице объема (для гомогенных реакций) или 
на единице площади (S) поверхности раздела фаз (для гетерогенных реакций). 
Если интервал времени имеет конечное значение, то речь идет о средней 
скорости реакции (ν ) в этом интервале: 

 
tV

nν
Δ

Δ
⋅

=  или 
t
cν

Δ
Δ=  (для гомогенной реакции); 

 
tS

nν
Δ

Δ
⋅

=  (для гетерогенной реакции). 

Скорость химической реакции — величина положительная, но о скорости 
реакции можно судить по изменению числа моль как одного из исходных 
веществ, так и одного из продуктов реакции. Поэтому изменение количества 
вещества или концентрации в предыдущих уравнениях необходимо определять 
без учета их знака, т. е. по абсолютной величине. Кроме того, в тех случаях, 
когда стехиометрические коэффициенты в уравнении реакции не равны 
единице, скорость реакции оказывается разной в зависимости от того, по 
какому веществу она определяется . Например, для реакции синтеза аммиака 
N2(г) + 3H2(г)  2NH3(г)скорость, измеряемая по водороду, будет в три раза, а 
скорость, измеряемая по аммиаку — в два раза больше скорости, измеряемой 
по азоту. В этом случае скорость реакции будет равна скорости, определяемой 
по данному веществу, деленной на соответствующий стехиометрический 
коэффициент. Для приведенной выше реакции 

 322 NHHN 2
1

3
1 νννν === , 

где 2Nν , 2Hν  и 3NHν  — скорости реакции, определяемые по азоту, водороду и 
аммиаку, соответственно. 

Элементарным актом реакции называют либо распад одной частицы 
(молекулы или иона), либо одновременное взаимодействие двух (в очень редких 
случаях — трех) частиц, приводящие к перераспределению химических связей. 

Молекулярностью называют число частиц, участвующих в элементарном 
акте реакции. Если элементарный акт представляет собой распад одной 
молекулы, то это мономолекулярная реакция. Если в элементарном акте 
участвуют две частицы, то реакция бимолекулярная, а если три — 
тримолекулярная. Тримолекулярные реакции встречаются очень редко и 
только в газовой фазе, поскольку одновременное столкновение трех частиц 
весьма маловероятно. Реакции большей молекулярности не известны, т. к. 
одновременное столкновение более, чем трех частиц чрезвычайно маловероятно. 
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Примеры реакций различной молекулярности: 
CH3OCH3 → CH4 + H2 + CO (мономолекулярная реакция) 
CH3COOCH3 + NaOH → CH3COONa + CH3OH (бимолекулярная реакция) 
2NO + O2 → 2NO2 (тримолекулярная реакция) 

Элементарной или простой реакцией называют химическую реакцию, 
происходящую в одну стадию, т. е. такую, в которой все элементарные акты 
одинаковы и сразу приводят к конечным продуктам. Приведенные выше 
реакции являются простыми. 

Сложная реакция включает в себя несколько различных стадий, приводя-
щих к конечным продуктам, т. е. прежде, чем образуется конечный продукт 
(или продукты) должно произойти несколько различных элементарных актов. 

Простые реакции встречаются достаточно редко. Чаще реакции бывают 
сложными, и символизирующие их уравнения отражают лишь конечный итог 
химических превращений, включающих множество последовательно или 
параллельно протекающих взаимосвязанных простых реакций. 

Параллельными называют реакции, при которых одно или несколько 
исходных веществ, например, A и B, могут реагировать и с образованием 
веществ C и D и, одновременно, с образованием веществ E  и F. 

A  +  B

C  +  D

E  +  F  
Так, восстановление разбавленной азотной кислоты активными металлами 

типа Zn, Al, Mg и т. п. может происходить одновременно до N2O, N2 и солей аммония: 
 4Zn + 10HNO3 → N2O + 4Zn(NO3)2 + 5H2O 
 5Zn + 12HNO3 → N2 + 5Zn(NO3)2 + 6H2O 
 4Zn + 10HNO3 → NH4NO3 + 4Zn(NO3)2 + 3H2O 
Последовательными называют реакции, в которых из исходных веществ, 

например, A и B, образуются вначале промежуточные продукты C и D, а затем 
— конечные E  и F. 

A + B → C + D → E + F 
Промежуточных стадий превращения исходных веществ в конечные 

продукты может быть не одна, а несколько. При этом скорость превращения 
исходных веществ в конечные продукты определяется скоростью протекания 
наиболее медленной из всех последовательных промежуточных реакций, 
называемой лимитирующей стадией процесса. 

Примером последовательной реакции является процесс гидролиза 
сахарозы. На первой стадии этой сложной реакции, катализируемой кислотами, 
происходит присоединение H+ (протонирование), а на второй — гидролиз 
промежуточного соединения с образованием молекул глюкозы и фруктозы с 
одновременным освобождением протона: 

 C12H22O11 + H+ → (C12H22O11)H+ 
 (C12H22O11)H+ + H2O → C6H12O6 + C6H12O6 + H+ 
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Весьма своеобразной разновидностью сложных реакций являются 
сопряженные реакции. Сопряженной называют реакцию, которая происходит 
только при условии одновременного протекания некоторой другой реакции. 
Явление возбуждения (индуцирования) одной реакции благодаря протеканию 
другой получило наименование химической индукции. 

Многие биохимические реакции, при которых происходят усложнение 
структуры молекулы, уменьшение энтропии и увеличение энергии Гиббса, 
оказываются возможными благодаря сопряжению с одновременно протекающими 
другими реакциями, характеризующимися отрицательными изменениями 
энергии Гиббса. В биохимии такие процессы часто называют тандемными. 

Большое значение имеют так называемые цепные реакции, отличающиеся 
своеобразным механизмом. Для осуществления цепной реакции важно наличие 
высокоактивных частиц. Их роль могут выполнять свободные атомы или 
радикалы (частицы с неспаренным электроном), а также некоторые молекулы и 
ионы, обладающие большим избытком энергии. 

Многие реакции в живых организмах также носят цепной характер. 
Например, подобным образом протекает пероксидное окисление липидов 
клеточных мембран: 

 R–H + O2 → ROOH 
Последующее разложение образующихся гидропероксидов (ROOH) 

приводит разрушению клеточной мембраны и гибели клетки. 
Большое биологическое значение имеют так называемые циклические 

процессы, происходящие при обмене веществ в живых организмах, такие как 
цикл Кребса и цикл мочевины. Например, в цикле Кребса молекула уксусной 
кислоты (упрощенно), взаимодействуя со щавелевоуксусной кислотой, 
превращается в лимонную кислоту; далее в результате ряда последовательных 
реакций происходит выделение двух молекул диоксида углерода и 
восстановление органических окислителей: 

 

C
B

A

K

H G

F

E

DCH COOH3

CO2

CO2

 
Конечным продуктом является щавелевоуксусная кислота — вещество, с 

которого начался цикл. 
5.2. Влияние на скорость реакции природы и концентрации 

реагирующих веществ 
В настоящее время не существует каких-либо теоретических обобщений, 

которые позволяли бы определить скорость реакции процесса на основании 
химических формул реагентов и их принадлежности к тому или иному классу 
соединений. Тем не менее, можно отметить следующие тенденции. 
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1). Взаимодействие веществ с ковалентными малополярными связями 
протекает, как правило, медленнее, чем взаимодействие веществ с ионными и 
полярными ковалентными связями. 

2). Гомогенные реакции протекают, как правило, быстрее, чем 
гетерогенные. Скорость гетерогенной реакции лимитируется площадью 
поверхности раздела фаз и степенью дисперсности реагирующих веществ 

Математическое выражение зависимости скорости реакции от 
концентраций реагирующих веществ называется кинетическим уравнением 
реакции. Для большинства химических реакций эта зависимость достаточно 
сложна и определяется механизмом реакции, т. е. совокупностью элементарных 
стадий процесса и их относительными скоростями. Однако если реакция 
простая (т. е. ее механизм состоит из одной единственной стадии), 
кинетическое уравнение определяется законом действующих мас: при 
постоянной температуре скорость химической реакции прямо 
пропорциональна молярным концентрациям реагирующих веществ, взятым в 
степенях соответствующих стехиометрических коэффициентов. 

Таким образом, согласно закону действующих масс, скорость простой реакции 
aA + bB → mM + nN 

будет подчиняться уравнению 
 ba cckν BA ⋅⋅= , (5.1) 
где величина k называется константой скорости реакции. Физический смысл 

константы k заключается в том, что ее численное значение равно скорости 
данной реакции при концентрациях реагирующих веществ, равных 1 моль/л. 

Для следующих простых реакций кинетические уравнения будут иметь вид: 
CH3OCH3 → CH4 + H2 + CO 33OCHCHckν ⋅= ; 
CH3COOCH3 + NaOH → CH3COONa + CH3OH NaOHCOOCHCH 33 cckν ⋅⋅= ; 

2NO + O2 → 2NO2 2O
2
NO cckν ⋅⋅= . 

Степень, в которой концентрация реагента входит в кинетическое 
уравнение, называется порядком реакции по данному веществу, а сумма 
порядков всех веществ в кинетическом уравнении — общим порядком реакции.  

Необходимо еще раз подчеркнуть, что закон действующих масс 
справедлив лишь по отношению к одностадийным реакциям, т. е. для 
процессов, в которых исходные вещества без каких-либо промежуточных 
превращений образуют продукты реакции. 

Для сложных многостадийных процессов кинетическое уравнение часто 
можно записать следующим образом: 

 ...CBA
γβα ccckν ⋅⋅⋅= , 

где α, β и γ — порядки реакции по веществам A, B и C, которые часто не 
совпадают со стехиометрическими коэффициентами и могут иметь как целые, 
так и дробные значения от 0 до 2, однако общий порядок реакции 
(α + β + γ + …) обычно не превышает двух. Порядки сложных реакций 
определяются опытным путем. 
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Рассмотрим некоторые реакции нулевого, первого и второго порядка. 
1) Реакции нулевого порядка — скорость реакций не зависит от 

концентраций реагирующих веществ. Кинетическое уравнение реакции 
нулевого порядка 

 ν = k (5.2) 
Уравнение зависимости концентрации от времени имеет следующий вид: 
 с = с0 – kt, (5.3) 

где c0 — начальная концентрация реагирующего вещества и c — концентрация 
вещества в момент времени t. 

Размерность константы скорости нулевого порядка совпадает с 
размерностью скорости, моль/(л · с). 

Важной кинетической характеристикой реакции является время 
полупревращения или период пролупревращения (τ½) — время, за которое 
прореагирует половина исходного вещества. Для реакции нулевого порядка 

 τ½ = c0/2k (5.4) 
Графические зависимости скорости реакции нулевого порядка от концентра-

ции реагента, а также концентрации реагента от времени приведены на рис. 5.1. 
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 а) б) 
Рис. 5.1. Графические зависимости для реакции нулевого порядка: 

а) зависимость скорости реакции от концентрации реагента; б) зависимость 
концентрации реагента от времени. 

2) Реакции первого порядка. Скорость реакции первого порядка прямо 
пропорциональна концентрации реагирующего вещества. В этом случае 
кинетическое уравнение имеет вид 

 ν = k · c (5.5) 
Уравнения зависимости концентрации от времени имеет следующий вид: 
 c = c0 · e–kt (5.6) 
Это выражение экспоненциальной зависимости концентрации от времени. 

Логарифмирование этого выражения дает линейную зависимость: 
 ln c0 – ln c = kt 
Отсюда период полупревращения 
 τ½ = ln 2/k или k ≈ 0,6931/τ½ (5.7) 
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Размерность константы скорости первого порядка с–1. Графические 
зависимости для реакции первого порядка представлены на рис. 5.2. 

lnc

t

lnc0 – lnc = k t

tgα = k
α

c

t

c0

c = c0  e– kt

ν

c

ν = k  c

 
 а) б) в) 
Рис. 5.2. Графические зависимости для реакции первого порядка: 

а) зависимость скорости реакции от концентрации реагента; б) зависимость 
концентрации реагента от времени; в) логарифмическая зависимость, 
позволяющая определить значение k графическим методом. 

Кинетике первого порядка подчиняются такие важные для медицины 
процессы, как выведение лекарственного препарата из организма, разложение 
лекарственных препаратов при хранении, реакции радиоактивного распада. 
Период полупревращения радиоактивного изотопа элемента называется 
периодом полураспада и характеризует устойчивость данного изотопа. 

3) Реакции второго порядка. Скорость реакции второго порядка прямо 
пропорциональна произведению концентраций двух реагентов или одного из 
реагентов во второй степени (возможны и иные сочетания частных порядков). 
Кинетическое уравнение для реакции второго порядка чаще всего имеет вид 

 BA cckν ⋅⋅=  или 2
Ackν ⋅=  (5.8) 

Уравнение зависимости концентрации от времени имеет следующий вид: 

 tk
cc

⋅=−
0

11 , 

откуда 

 
kc

τ
0

½
1=  (5.9) 

Размерность константы скорости второго порядка — л/(моль · с). В этом 
случае линейно от времени зависит величина 1/c (рис. 5.3). 
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Рис. 5.3. Графические зависимости для реакции второго порядка: 
а) зависимость скорости реакции от концентрации реагента A для случая 

2
Ackν ⋅= ; б) линейная зависимость величины 1/c от времени. 

Кинетике второго порядка подчиняются такие простые бимолекулярные 
реакции как, например, щелочной гидролиз сложного эфира. 

Одним из способов определения порядка и константы скорости реакции 
является построение графических зависимостей на основании 
экспериментальных определений концентраций реагирующих веществ через 
определенные промежутки времени. Линейная зависимость указывает на 
соответствующий порядок реакции. При определении частного порядка по 
данному веществу остальные участники реакции берутся в большом избытке, 
чтобы изменениями их концентраций можно было пренебречь. 

5.3. Влияние температуры на скорость реакции. 
С повышением температуры увеличиваются скорость теплового движения 

молекул, число их столкновений в единицу времени и средняя энергия 
соударений. Это должно приводить к возрастанию скоростей химических 
реакций, что подтверждается экспериментально 

Голландский ученый Я. Г. Вант-Гофф (1884) на основании многочис-
ленных наблюдений установил, что при повышении температуры на 10 градусов 
скорость гомогенной химической реакции увеличивается в 2–4 раза. 

Это обобщение известно под названием приближенного правила 
Вант-Гоффа. Математически оно может быть выражено одной из формул 
(5.10)–(5.11): 

 1012
12 TT

γvv
−

⋅=  (5.10) 

 1012
12 TT

γkk
−

⋅=  (5.11) 
где γ — температурный коэффициент Вант-Гоффа, ν1 и k1 — скорость и 

константа скорости реакции при температуре T1, а ν2 и k2 — скорость и 
константа скорости реакции при температуре T2. 

Для большинства биохимических реакций температурный коэффициент 
Вант-Гоффа варьирует от 1,5 до 3,0. Поэтому если в результате какого-либо 
заболевания температура человеческого тела поднимется с 36,5 до 39,5 °C, то 
это приведет к увеличению скорости происходящих в нем биохимических 
процессов в 1,13–1,39 раз, т. е. на 13–39%. 

С. Аррениус (1889) высказал предположение, что не всякое столкновение 
молекул реагентов приводит к их химическому взаимодействию, т. е. к 
образованию продукта реакции. Во взаимодействие вступает только небольшая 
часть от общего количества сталкивающихся молекул, обладающая 
повышенным запасом кинетической энергии. Молекулы, обладающие 
достаточно высокой кинетической энергией для того, чтобы их столкновение с 
другими молекулами привело к элементарному акту реакции, называют 
активными (или реакционноспособными). 
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Разность между минимальной энергией, которую должны иметь молекулы 
для того, чтобы произошел элементарный акт химической реакции, и энергией 
этих молекул в основном (невозбужденном) состоянии называется энергией 
активации Ea. Иными словами, на пути любого химического взаимодействия 
стоит энергетический барьер, для преодоления которого молекулы реагентов 
должны иметь некоторое критическое (пороговое) значение энергии. Как 
правило, такой энергией обладает лишь небольшая доля от общего числа 
молекул. Чем больше эта доля, тем выше скорость реакции. 

Исходя из рассмотренных выше соображений, Аррениус предложил уравнение, 
связывающее константу скорости химической реакции с температурой: 

 RT
E

Aek
a−

= , (5.12) 
где k — константа скорости химической реакции; A — предэкспоненциальный 
множитель, численно равный предельному значению константы k, которое она 
имела бы, если бы все без исключения молекулы были активными; Ea — 
энергия активации, Дж/моль; R — универсальная газовая постоянная, 
8,315 Дж/(моль · К); T — абсолютная температура, К; e — основание 
натуральных логарифмов, приближенно равное 2,718. 

Величину энергии активации для данной реакции можно вычислить, 
определив константы скорости для двух различных температур. Пусть k1 — 
константа скорости реакции при температуре T1, а k2 — при температуре T2, тогда 
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Вычитая второе уравнение из первого, получаем: 
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5.4. Влияние катализатора на скорость реакции 
Явление резкого изменения скорости реакции под влиянием тех или иных 

веществ, не изменяющих свой состав и не расходующихся в ходе химического 
превращения, называют катализом.4 

Катализаторами называют вещества, которые, будучи введенными в 
реакционную систему, резко изменяют скорость реакции, оставаясь после ее 
окончания в химически неизменном виде. Введение катализаторов нередко 
позволяет осуществлять реакции, протекание которых в их отсутствие 
практически незаметно. Однако подобное действие катализатора может 
проявляться лишь в отношении термодинамически самопроизвольных реакций, 
т. е. когда ΔrG < 0. 

Как следует из определения, катализатор в ходе химического превращения 
не расходуется и в суммарном уравнении реакции не фигурирует. Но это не 

 
4  От греч. katalusis — разложение, растворение. 
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означает, что катализатор вообще не принимает участия ни в каких 
промежуточных превращениях. Действие катализатора чаще всего объясняется 
как раз тем, что он вступает во взаимодействие с реагентами (иногда 
многократно), но так, что цикл промежуточных реакций завершается 
регенерацией катализатора, высвобождением его в первоначальном виде и в 
прежнем физическом состоянии.  

Чаще всего к катализаторам относят вещества, ускоряющие химическое 
превращение (положительный катализ). В химической практике встречаются и 
случаи отрицательного катализа, когда в присутствии катализатора происходит 
замедление химического превращения. Вещества, оказывающие тормозящее 
действие на ход химической реакции, называют отрицательными 
катализаторами или ингибиторами.5 

Ингибиторы широко используют в промышленной практике и имеют 
большое биологическое значение. Им часто присваивают названия, связанные с 
процессами, на которые они оказывают тормозящее действие. Так, вещества, 
замедляющие процессы окисления различных веществ (в том числе и в живом 
организме) молекулярным кислородом, называют антиоксидантами и т. п. 

Если катализатор находится в той же фазе, что и реагирующие вещества, 
то такой катализ называется гомогенным, если же катализатор и реагирующие 
вещества находятся в разных фазах — гетерогенным. 

Одна из главных причин, благодаря которой катализатор повышает 
скорость реакции, заключается в том, что он направляет реакцию по пути, 
характеризующемуся более низкой энергией активации. Достигается это за счет 
того, что катализатор выступает в роли реагента-посредника, принимающего 
участие в образовании активированных комплексов (переходных состояний) 
или промежуточных химических соединений. 

Пусть, например, для гомогенной реакции веществ A и B энергия 
активации реакции равна Ea

0: 
 A + B → AB (Ea

0) 
Катализатор K вступает во взаимодействие с одним из реагентов, образуя 

непрочное промежуточное соединение AK, что возможно при меньшей энергии 
активации Ea': 

 A + K → AK (Ea' < Ea
0) 

Далее, промежуточное соединение AK взаимодействует со вторым 
реагентом, с образованием конечного продукта AB и высвобождением 
катализатора в первоначальном виде: 

 AK + B → AB + K (Ea'' < Ea
0) 

Эта схема является крайне упрощенной. Важно лишь то, что реакция с 
участием катализатора проходит через промежуточные стадии, каждая из 
которых характеризуется меньшей высотой энергетического барьера, чем в 
случае протекания этой же реакции в отсутствие катализатора (рис. 5.4). 

 
5  От лат. inhibere — затруднять, удерживать. 
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Рис. 5.4. Энергетическая диаграмма химической реакции: а) в отсутствие 

катализатора; б) в присутствии катализатора. 
5.5. Роль катализа в жизнедеятельности живых организмов. 
Практически все биохимические реакции как у простейших 

одноклеточных, так и у высших животных и растений, носят каталитический 
характер. В качестве катализаторов этих реакций выступают вещества, 
вырабатываемые клетками живых организмов, — ферменты.6 

Большинство ферментов являются белками, но активные участки 
ферментов могут содержать неаминокислотные фрагменты, например, атомы 
различных металлов (металлоферменты). 

Следует отметить две характерные особенности ферментов в сравнении с 
обычными катализаторами, применяемыми в химической технике: 1) они проявляют 
каталитическую активность в довольно мягких условиях температур, давлений 
и кислотности среды; 2) обладают высокой специфичностью, избирательно 
ускоряя только вполне определенные биохимические реакции. 

Ускорение биохимического превращения, достигаемое при посредстве 
ферментов, поразительно велико. Так, например, 1 молекула фермента каталазы 
при 0 °C в течение 1 минуты может обеспечить разложение около 5 млн. 
молекул пероксида водорода (процесс, весьма важный для защиты живых 
организмов от губительного действия пероксида водорода, образующегося в 
клетках на определенной стадии метаболизма). Для сравнения укажем, что, 
например, такое же количество вещества коллоидной платины, также 
используемой в качестве катализатора для той же реакции, успевает за 1 мин 
вызвать разложение только 250–2000 молекул пероксида водорода. 

 
6  От лат. fermentum — закваска. 
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6. ПРОЦЕССЫ В РАСТВОРАХ ЭЛЕКТРОЛИТОВ 
Содержание темы: Теория электролитической диссоциации. Равновесия в 

водных растворах. Сильные и слабые электролиты. Степень диссоциации. Закон 
разведения Оствальда. Ионная сила и активность. 

Большинство реакций, с которыми приходиться иметь дело в практической 
фармацевтической и лечебной  деятельности, осуществляются с использованием 
воды в качестве растворителя.  

Вода обладает целым рядом уникальных свойств, среди которых: высокая 
полярность, обусловленная высокой электроотрицательностью атома кислорода и 
геометрией молекулы, возможность взаимодействия с другими полярными 
молекулами, малая склонность к диссоциации с образованием катионов Н+ и 
анионов ОН–, играющая важную роль в кислотно-основных процессах. 

6.1. Электролиты 
Электролиты — вещества, распадающиеся на ионы в расплавах или растворах, 

и поэтому проводящие электрический ток. Электролиты являются проводниками 
второго рода, обладающими ионной проводимостью, т.е. перенос заряда осуществля-
ется ионами. (В проводниках первого рода носителями заряда являются электроны). 

Электролитическая проводимость – способность электролита проводить 
электрический ток вследствие перемещения ионов. 

Электролитическая диссоциация — распад вещества на ионы при 
растворении, который происходит вследствие взаимодействия вещества с раствори-
телем. Если электролитическая диссоциация является обратимым процессом, то 
в растворах электролитов наряду с их ионами присутствуют и молекулы. 

Согласно теории электролитической диссоциации, предложенной 
С. Аррениусом в 1887 г., кислотами называют соединения, которые в водном 
растворе7 в качестве катионов образуют только ионы водорода H+ (точнее, 
ионы гидроксония H3O+ — см. ниже): 

 HAn  H+ + An–, (6.1) 
а основаниями — соединения, которые в водном растворе в качестве анионов 
образуют только гидроксид-ионы OH–: 

 KtOH  Kt+ + OH– (6.2) 
Символами "An" (сокр. от англ. anion — анион) и "Kt" (сокр. от англ. cation 

— катион) в уравнениях (6.1) и (6.2) обозначены остатки кислоты и основания, 
соответственно. 

Способность веществ к диссоциации на ионы характеризуется степенью 
диссоциации (α). 

Степень диссоциации — отношение количества молекул, распавшихся 
при электролитической диссоциации, к их общему исходному количеству

 
)частицых растворенн(

)частицнных ионизирова(
n

nα =  

 
7  В общем случае — в любой жидкой фазе (в растворе или расплаве, в индивидуальном состоянии или в смеси 
с другими веществами). 
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Степень диссоциации зависит от: 
• природы электролита и растворителя; 
• концентрации (с увеличением концентрации растворенного вещества 

величина α уменьшается); 
• температуры (как правило, с увеличением температуры α увеличивается). 

По степени диссоциации электролиты подразделяются на сильные и слабые. 
Сильный электролит в расплавленном состоянии или в растворе 

полностью ионизирован. К таким электролитам относится большинство солей, 
некоторые кислоты и основания в водных средах. 

Молекулы слабых электролитов лишь частично диссоциированы на ионы, 
находящимися в равновесии с недиссоциированными молекулами. К слабым 
электролитам относятся многие органические кислоты и основания как в 
водных, так и неводных средах. 

В зависимости от числа атомов водорода, способных к диссоциации в 
водных растворах, кислоты делят на одноосновные (например, соляная HCl, 
азотная HNO3, уксусная CH3COOH), двухосновные (серная H2SO4, угольная 
H2CO3, щавелевая H2C2O4), трехосновные (ортофосфорная H3PO4) и т. д. 
Аналогично, по числу гидроксильных групп, способных к диссоциации или 
замещению на другие анионы, основания иногда называют однокислотными 
(например, гидроксиды натрия NaOH и калия KOH), двухкислотными 
[гидроксиды магния Mg(OH)2, кальция Ca(OH)2, железа(II) Fe(OH)2], 
трехкислотными [гидроксиды алюминия Al(OH)3, железа(III) Fe(OH)3] и т. д. 

Слабые многоосновные кислоты и слабые многокислотные основания 
диссоциируют ступенчато, причем степень диссоциации по каждой 
последующей ступени всегда ниже, чем по предыдущей. 

Примеры различных типов электролитов приведены в табл. 6.1. 
Таблица 6.1. Сильные и слабые электролиты 

Сильные (α ≈ 1) Слабые (α < 1) 
Кислоты: HCl; HBr; HI; HNO3; 

H2SO4; HClO4; HMnO4; H2Cr2O7. 
Щелочи: LiOH; NaOH; KOH; 

CsOH; RbOH; Ca(OH)2; Ba(OH)2; 
Sr(OH)2. 

Соли: NaCl; Al2(SO4)3; 
Cu(NO3)2. 

Кислоты: HF; HCN; H2S; H2SO3; 
H2CO3; H2SiO3; H3PO4; CH3COOH; HCOOH; 
HNO2. 

Основания и амфотерные 
гидроксиды: NH3; Fe(OH)2; Cu(OH)2; 
Zn(OH)2; Al(OH)3; Fe(OH)3. 

HCl  H+ + Cl– 
H2SO4  2 H+ + SO4

2– 
Ba(OH)2  Ba2+ + 2 OH– 
Al2(SO4)3  2 Al3+ + 3 SO4

2– 

HF  H+ + F– 
H3PO4  H+ + H2PO4

– α1  
H2PO4

–  H+ + HPO4
2– α2  

HPO4
2–  H+ + PO4

3– α3  
 α1 >> α2 >> α3 

NH3 + H2O  NH4
+ + OH– 

Диссоциируют необратимо, 
полностью 

Диссоциируют обратимо, 
неполностью, ступенчато 
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6.2. Закон разбавления Оствальда 
В. Оствальд в 1888 г. применил к диссоциации слабых электролитов закон 

действующих масс. В результате было выведено соотношение между 
константой равновесия (KС) и степенью диссоциации электролита (α) – закон 
разбавления Оствальда (уравнение 6.4). 

При растворении слабого бинарного электролита типа KtАn с 
концентрацией с в воде равновесные концентрации Kt+ и Аn– составляют α с. 
Равновесная концентрация недиссоциированного электролита с (1 – α). 

 KtАn  Kt+ + Аn– 
c0 c – – 
Δc – α с + α с + α с 
cравн c –– α с α с α с 
Выражение константы равновесия имеет вид: 

 Kc = 
с

сс
)1(]KtAn[

]An[]Kt[
α
αα

−
⋅

=
⋅ −+

 (6.3) 

и сокращая на c, получаем: 

 
α

α
−

=
1

2

C

сK  (6.4) 

Степень диссоциации слабых электролитов в не слишком разбавленных 
растворах обычно мала (α << 1), что позволяет пренебречь величиной α в 
знаменателе выражения (6.4). Если (1 – α) ≈ 1, то Kc ≈ α2c, откуда 

 
с

KC≈α  (6.5) 

В сильно разбавленных растворах (с < 10 · Kс) степень диссоциации достаточно 
велика, и в этом случае необходимо использовать более точное уравнение 6.4. 

Константы диссоциации слабых кислот называются константами 
кислотности и обозначаются Ka (от англ. acid — кислота). Соответственно, 
константы диссоциации слабых оснований называются константами 
основности и обозначаются Kb (от англ. base — основание). Чем выше значение 
Ka кислоты или Kb основания, тем более сильным является данный электролит и 
тем больше его степень диссоциации при данных условиях. 

Для слабой кислоты HAn, диссоциирующей по уравнению (6.1), константа 
диссоциации Ka выражается соотношением 

 
]HAn[

]An[]H[
a

−+ ⋅
=K , (6.6) 

Аналогично для слабого основания KtOH, диссоциирующего по 
уравнению (6.2), выражение для константы диссоциации имеет вид 

 
]KtOH[

]OH[]Kt[
b

−+ ⋅
=K  (6.7) 

6.3. Сильные электролиты. Ионная сила и активность 
Согласно теории сильных электролитов Дебая — Хюккеля, предложенной 

ими в 1923 году, каждый ион под действием своего электрического поля 

http://ru.wikipedia.org/wiki/1923_%D0%B3%D0%BE%D0%B4
http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%98%D0%BE%D0%BD
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образует вокруг себя некоторое преобладание ионов противоположного знака 
— так называемую ионную атмосферу. 

Экспериментально определяемые величины коллигативных свойств 
растворов сильных электролитов оказываются ниже ожидаемых, причем эти 
расхождения увеличиваются при увеличении концентрации растворенного 
вещества. Поэтому степень диссоциации сильного электролита, рассчитанного 
при изучении электропроводности, является кажущейся степенью диссоциации. 

Для количественной характеристики расхождений между реальными и 
кажущимися концентрациями ионов используются понятия коэффициента 
активности (f) и активной концентрации (или активности, a), связанные с 
молярной концентрацией иона формулой: 

 a = f · c (6.8) 
В разбавленных растворах величина коэффициента активности 

практически не зависит от природы иона и определяется только его 
собственным зарядом, а также зарядами и концентрациями всех остальных 
ионов в растворе. 

Общая интенсивность взаимодействий ионов в растворе характеризуется 
ионной силой раствора (I), равной полусумме произведений концентрации 
каждого иона (сi) в растворе на квадрат его заряда (zi): 

 ∑= 2
2
1

ii zcI  (6.9) 

Значения коэффициентов активности при различной ионной силе растворов 
приведены в табл. 6.2. Для определения активной концентрации нужно подставить 
найденный с помощью таблицы коэффициент активности в уравнение (6.8). 

 
Чем выше значение ионной силы раствора и чем больше заряд иона, 

тем меньше коэффициент активности, а, следовательно, и активность 
данного иона в растворе.  

Таблица 6.2. Коэффициенты активности ионов при различных ионных 
силах растворов 

Ионная сила раствора 
I, моль/л 

Заряд иона Ионная сила раствора 
I, моль/л 

Заряд иона 
±1 ±2 ±3 ±1 ±2 ±3 

0.0001 0.99 0.95 0.90 0.07 0.80 0.39 0.12 
0.001 0.96 0.86 0.73 0.08 0.79 0.35 0.09 
0.005 0.92 0.72 0.51 0.09 0.78 0.34 0.08 
0.010 0.89 0.63 0.39 0.10 0.78 0.33 0.08 
0.020 0.87 0.57 0.28 0.15 0.73 0.27 0.06 
0.030 0.85 0.53 0.24 0.20 0.70 0.24 0.04 
0.040 0.83 0.49 0.20 0.25 0.68 – – 
0.045 0.82 0.51 0.17 0.30 0.66 – – 
0.050 0.81 0.44 0.15 0.40 0.64 – – 
0.060 0.81 0.41 0.13 0.50 0.62 – – 
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7. КИСЛОТНО-ОСНОВНЫЕ РАВНОВЕСИЯ 
Содержание темы: Протолитическая теория кислот и оснований. Ионизация 

воды, ионное произведение воды и шкала рН. Кислотно-основные сопряженные пары. 
Гидролиз солей. Расчет рН в растворах кислот, оснований и гидролизующихся солей. 

7.1. Протолитическая теория 
В настоящее время электролитической диссоциацией называют всю совокупность 

процессов, приводящих к образованию ионов в растворах и расплавах 
электролитов. В частности, ионизация кислот в водных растворах протекает 
при непосредственном участии молекул воды и может быть представлена как 
химическая реакция между растворенным веществом и растворителем: 

 HAn + H2O  H3O+ + An– (7.1) 
Несмотря на то, что уравнение (7.1) более точно отражает сущность процесса 

ионизации кислоты, для краткости очень часто используется упрощенная запись (6.1). 
Согласно протолитической теории Бренстеда—Лоури (в дальнейшем для 

краткости теории Бренстеда), кислотой называется вещество, выступающее в 
роли донора протона (т. е. образующее протон в результате ионизации или 
отдающее его в ходе химической реакции), а основанием — вещество, 
выступающее в роли акцептора протона (т. е. присоединяющее протон в ходе 
того или иного химического превращения). 

С позиций теории Бренстеда две частицы (молекулы, ионы и др.), 
отличающиеся друг от друга по составу на один протон, представляют собой 
сопряженную кислотно-основную пару. Отдавая протон, сопряженная кислота 
превращается в сопряженное основание. В свою очередь, сопряженное 
основание, присоединяя протон, превращается в сопряженную кислоту. Оба 
этих процесса можно представить как следующее равновесие: 

 сопряженная кислота  сопряженное основание + H+ 
Например, ацетат-ион CH3COO–, образующийся при диссоциации 

уксусной кислоты CH3COOH по схеме 
 CH3COOH  CH3COO– + H+, (7.2) 

является сопряженным основанием по отношению уксусной кислоте, а сама 
уксусная кислота — сопряженной кислотой по отношению к ацетат-иону. 

Аммиак NH3, анилин C6H5NH2 и другие амины способны присоединять 
протоны и выступать тем самым в роли оснований: 

 NH3 + H+  NH4
+ (7.3) 

 C6H5NH2 + H+  C6H5NH3
+ (7.4) 

В равновесии (7.3) аммиак является сопряженным основанием по 
отношению к иону аммония NH4

+, а анилин в равновесии (7.4) — сопряженным 
основанием по отношению к иону фениламмония C6H5NH3

+. В свою очередь, 
ионы NH4

+ и C6H5NH3
+ являются сопряженными кислотами по отношению к 

молекулам NH3 и C6H5NH2, соответственно. 
Согласно протолитической теории, реакция нейтрализации представляет 

собой перенос протона от кислоты к основанию. Например, суммирование 
уравнений (7.2) и (7.3) приводит к равновесию (7.5), в котором молекула 
уксусной кислоты отдает протон молекуле аммиака: 

 CH3COOH + NH3  CH3COO– + NH4
+ (7.5) 
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При этом образуются две сопряженных кислотно-основных пары: кислота 
CH3COOH превращается в сопряженное основание CH3COO–, а основание NH3 
— в сопряженную кислоту NH4

+. Данный процесс обратим, и взаимодействие 
кислоты NH4

+ с основанием CH3COO– приводит к образованию исходных 
молекул уксусной кислоты и аммиака. В общем случае подобное равновесие 
может быть представлено в следующей форме: 

 кислота I + основание II  основание I + кислота II 
Некоторые молекулы и ионы способны выступать в одних реакциях в роли 

донора протона, а в других — в роли его акцептора, т. е. проявлять свойства как 
кислот, так и оснований. Такие частицы называют амфотерными, или амфолитами. 
Так, гидрокарбонат-ион HCO3

– при взаимодействии с кислотами (например, 
CH3COOH) присоединяет протон и превращается в неустойчивую угольную кислоту, а 
в присутствии оснований (например, NH3) отдает протон и образует карбонат-ион: 

 CH3COOH + HCO3
–  CH3COOH + H2CO3 

 NH3 + HCO3
–  NH4

+ + CO3
2– 

В первом случае ион HCO3
– является сопряженным основанием по 

отношению к молекуле H2CO3, а во втором — сопряженной кислотой по 
отношению к иону CO3

2–. 
Типичным амфотерным соединением является вода, молекулы которой 

выступают в роли акцепторов протонов по отношению к кислотам и в роли 
доноров протонов — к основаниям, например: 

 CH3COOH + H2O  CH3COO– + H3O+ 
 NH3 + H2O  NH4

+ + OH– 
В первой реакции вода проявляет основные свойства и превращается в 

сопряженную кислоту H3O+, а во второй — кислотные, что приводит к 
образованию сопряженного основания OH–. 

7.2. Ионное произведение воды. Водородный показатель 
Вода является очень слабым электролитом,8 молекулы которого 

подвергаются обратимой ионизации по схеме 
 H2O + H2O  H3O+ + OH–, (7.6) 

причем одна из молекул H2O выступает в качестве донора протона (кислоты 
Бренстеда), а вторая — в качестве акцептора протона (основания Бренстеда). 
Для краткости уравнение (7.6) часто записывают как процесс диссоциации воды 

 H2O  H+ + OH–, (7.7) 
константа равновесия которого имеет вид 

 
]OH[

]OH[]H[)OH(
2

2дисс
−+ ⋅

=K  (7.8) 

и при 25 °C равна 1,821 × 10–16. Поскольку степень диссоциации воды 
чрезвычайно мала (в среднем из 550 млн. молекул H2O диссоциирует лишь 
одна), то величину [H2O] можно считать равной количеству воды, занимающей 
объем 1 л. Так как плотность чистой воды при 25 °C составляет 997,07 г/л, а 
точная молярная масса H2O равна 18,015 г/моль, то 
[H2O] = 997,07/18,015 ≈ 55,35 моль/л. Поскольку величины Kдисс(H2O) и [H2O] 
зависят только от температуры, то их произведение представляет собой 
константу, называемую ионным произведением воды (Kw): 

 
8  Это утверждение относится к системам, содержащим жидкую воду в качестве основного компонента. В 
ионизирующих растворителях (например, в жидком HF или жидком NH3) вода может выступать в роли 
сильного электролита, существующего преимущественно в виде сольватированных ионов H3O+ или OH–. 
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 const]OH[]H[w =⋅= −+K  (7.9) 
При 25 °C значение Kw равно 1,821 × 10–16 × 55,35 = 1,008 × 10–14. 
В чистой воде концентрации ионов H+ и OH– одинаковы и равны корню 

квадратному из величины Kw при данной температуре. Так, при 25 °C 
[H+] = [OH–] = 1,004 × 10–7 моль/л. Постоянство величины Kw при заданной 
температуре означает, что изменение концентрации одного из ионов H+ или 
OH– в водном растворе будет всегда приводить к соответствующему 
изменению концентрации другого. Если к чистой воде добавить сильную 
кислоту (например, HCl) в количестве 0,001 моль/л, то концентрация ионов H+ 
в полученном растворе также станет практически равной 0,001 М. В 
соответствии с (7.9), концентрация ионов [OH–] при этом снизится с 10–7 до 
Kw/[H+] = 10–14/0,001 = 10–11 моль/л. Аналогичная картина будет наблюдаться и 
при растворении в воде сильного основания. Например, в 0,02 М растворе 
NaOH концентрации ионов OH– и H+ составят, соответственно, 0,02 и 
10–14/0,02 = 5 × 10–13 моль/л. 

Если в некотором водном растворе [H+] > [OH–], то раствор имеет кислую 
реакцию среды. Если же [H+] < [OH–], то реакция среды щелочная. Это 
означает, что при 25 °C в разбавленных растворах кислот [H+] > 10–7 и 
[OH–] < 10–7, а в разбавленных растворах оснований [H+] < 10–7 и [OH–] > 10–7. 

Реакцию среды водных растворов принято характеризовать 
отрицательными десятичными логарифмами этих величин, что позволяет 
пользоваться небольшими безразмерными числами, обычно лежащими в 
интервале от 0 до 14. 

Отрицательный десятичный логарифм молярной концентрации 
(активности) ионов водорода называют водородным показателем (pH): 

 pH = –lg a(H+) ≈ –lg[H+] (7.10) 
Соответственно, гидроксильным показателем (pOH) называется 

отрицательный десятичный логарифм молярной концентрации (активности) 
гидроксид-ионов: 

 pOH = –lg a(OH–) ≈ –lg[OH–] (7.11) 
Аналогичным образом можно обозначить отрицательный десятичный 

логарифм (называемый также p-функцией) любой переменной или константы. 
Так, для ионного произведения воды справедливо выражение 

 pKw = –lg Kw (7.12) 
Использование p-функций позволяет записывать многие уравнения в более 

компактной и удобной для расчетов форме. Например, логарифмируя уравнение 
(7.9), получаем, что lg[H+] + lg[OH–] = lg Kw или –lg[H+] + (– lg[OH–]) = –lg Kw. 
Объединяя последнее уравнение с выражениями (7.10)–(7.12), получаем, что 
pH + pOH = pKw. При температуре 25 °C pKw = –lg(1,008 × 10–14) ≈ 14, откуда 

 pH + pOH = 14 (7.13) 
Нетрудно показать, что при 25 °C в нейтральном растворе pH = pOH = 7. В 

кислом растворе при той же температуре pH < 7 и pOH > 7, а в щелочном, 
напротив, pH > 7 и pOH < 7. При температуре человеческого тела (37 °C) 
величина Kw равна 2,36 × 10–14, откуда pH + pOH = –lg(2,36 × 10–14) ≈ 13,6. В 
этом случае кислыми будут считаться растворы, для которых pH < 6,8, а 
щелочными — растворы с pH > 6,8. 
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7.3. Расчет pH растворов кислот и оснований 
1) Сильные кислоты. Рассмотрим процесс диссоциации сильной 

одноосновной кислоты HAn, протекающий по схеме 
 HAn → H+ + An– (7.14) 
Если степень диссоциации кислоты принять равной 100%, то 

единственным протолитическим равновесием в ее водном растворе будет 
ионизация воды: 

 H2O  H+ + OH– (7.15) 
Если концентрация кислоты не слишком мала (> 10–6 моль/л), то в этом 

случае [H+] = c(HAn). Логарифмируя полученное выражение, находим, что 
 pH = –lg c(HAn) (7.16) 
В качестве примера рассчитаем значения pHc для 0,001 М раствора HCl. 

Согласно (9.21), pH = –lg(0,001) = –lg(10–3) = 3,0. 
В растворе сильной многоосновной кислоты HnAn из каждой молекулы 

кислоты образуется n протонов: 
 HnAn → nH+ + Ann– 
В этом случае [H+] = n × c(HnAn), откуда 
 pH = –lg {n × c(HnAn)} (7.17) 
Например, для 0,02 М раствора H2SO4 pH = –lg(2 × 0,02) ≈ 1,4. 
2) Сильные основания. К наиболее распространенным сильным 

основаниям относятся гидроксиды щелочных и щелочноземельных металлов. В 
водных растворах эти вещества подвергаются полной ионизации (Mn+ — катион 
металла): 

 M(OH)n → Mn+ + nOH– 
При концентрациях сильного основания порядка 10–6 моль/л и выше можно 

считать, что практически все присутствующие в растворе ионы OH– являются 
продуктами диссоциации растворенного вещества. Тогда [OH–

] = n × c{M(OH)n} и, согласно (7.9), [H+] = Kw/[OH–] = Kw/(n × c{M(OH)n}). 
Подставляя Kw = 1,0 × 10–14 и логарифмируя, находим, что при 25 °C 

 pH = 14 + lg(n × c{M(OH)n})=14–рОН (7.18) 
3) Слабые кислоты. Диссоциация слабой кислоты HAn в водном растворе 

является обратимым процессом 
 HAn  H+ + An– 

положение равновесия которого при заданной температуре и в отсутствие 
посторонних электролитов определяется исходной концентрацией кислоты 
c(HAn) и константой кислотности Ka: 

 
]HAn[

]An[]H[
a

−+ ⋅
=K  

Если Ka >> Kw и c(HAn) >> 10–7, то можно считать, что практически все 
ионы H+ в растворе являются продуктами диссоциации кислоты. Поскольку при 
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диссоциации одной молекулы HAn образуется один ион H+ и один ион An–, то 
[An–] = [H+], откуда [H+]2 = Ka × [HAn]. Если c(HAn) >> Ka, то степень диссоци-
ации кислоты мала, и [HAn] ≈ c(HAn). Тогда [H+]2 = Ka × c(HAn), откуда: 

 )HAn(]H[ a cK ×=+  (7.19) 
Для вычисления pH удобно использовать логарифмическую форму 

данного выражения: lg[H+] = ½{lg Ka + lg c(HAn)}. Изменив знаки правой и 
левой частей на противоположные и обозначив pKa = –lg Ka, получаем: 

 pH = ½{pKa – lg c(HAn)} (7.20) 
Рассчитаем pH 0,01 M растворов уксусной (CH3COOH, pKa = 4,76) и 

молочной (CH3CH(OH)COOH, pKa = 3,86) кислот, протолитические равновесия 
в растворах которых можно представить следующими уравнениями: 

 CH3COOH  CH3COO– + H+ 
 CH3CH(OH)COOH  CH3CH(OH)COO– + H+ 
Чем сильнее кислота, тем выше ее константа диссоциации и тем ниже соответ-

ствующее значение pKa. Следовательно, молочная кислота является более сильной, 
чем уксусная, и значение pH ее 0,01 М раствора должно быть меньше, чем pH 
раствора CH3COOH той же концентрации. Действительно, для молочной 
кислоты pH = ½(3,86 – lg 0,01) ≈ 2,9, а для уксусной pH = ½(4,76 – lg 0,01) ≈ 3,4. 

4) Слабые основания. К наиболее распространенным слабым основаниям 
относятся гидроксиды металлов (за исключением щелочных, 
щелочноземельных и некоторых других), аммиак, амины и прочие 
азотсодержащие органические соединения. Поскольку гидроксиды 
большинства металлов практически нерастворимы в воде, то реакция среды 
даже в их насыщенных растворах близка к нейтральной (pH ≈ 7). Растворимые 
слабые основания в водных растворах подвергаются частичной ионизации 

 B + H2O  BH+ + OH–, (7.21) 
в результате которой основание B превращается в сопряженную кислоту BH+. 
Константа протолитического равновесия (7.21) представляет собой константу 
ионизации Kb слабого основания B: 

 
]B[

]OH[]BH[
b

−+ ⋅
=K  (7.22) 

Как и в случае слабых кислот (см. выше) при Kb >> Kw и c(B) >> 10–7 
можно считать, что [BH+] = [OH–] и [OH–]2 = Kb × [B]. Если c(B) >> Kb, то 
степень ионизации основания мала, и [B] ≈ c(B), откуда 

 )B(]OH[ b cK ×=−  (7.23) 
Логарифмированием выражения (9.29) получаем, что pOHc = ½{pKb – lg c(B)}, 

где pKb = –lg Kb. Подстановка pOH = 14 – pH приводит к уравнению (7.24), 
которое можно использовать для расчета pH водных растворов слабых оснований: 

 pH = 14 + ½{lg c(B) – pKb} (7.24) 
В современной литературе для слабых оснований обычно приводятся не 

константы их основности, а константы кислотности соответствующих 
сопряженных кислот. Диссоциация слабой кислоты BH+ выражается уравнением 
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 BH+ + H2O B + H3O+ 
или упрощенно 

 BH+  B + H+ 
и характеризуется константой равновесия 

 
]BH[

]H[]B[
BH +

+
+

⋅
=K  (7.25) 

Перемножив уравнения (7.22) и (7.25), получаем, что 
Kb × KBH+ = [H+] × [OH–] = Kw. Логарифмируя последнее выражение и 
подставляя pKw = 14, получаем, что при 25 °C справедливо следующее 
соотношение: 

 pKb + pKBH+ = 14 (7.26) 
Таким образом, для любой сопряженной кислотно-основной пары 

достаточно знать лишь одну из двух констант (pKb или pKBH+), поскольку 
значение другой константы всегда можно рассчитать из выражения (7.26). 

Очевидно, что для расчета pH раствора слабого основания можно 
использовать величину pKBH+ его сопряженной кислоты. Подставляя pKb = 14 –
 pKBH+ в уравнение (7.24), получаем: 

 pH = ½{14 + pKBH+ + lg c(B)} (7.25) 
В качестве примера рассмотрим протолитические равновесия, 

определяющие реакцию среды в 0,01 М растворах аммиака (NH3) и анилина 
(C6H5NH2): 

 NH3 + H2O  NH4
+ + OH– 

 C6H5NH2 + H2O  C6H5NH3
+ + OH– 

Аммиак обладает более выраженными основными свойствами, чем анилин, 
поэтому величина Kb(NH3) должна иметь большее значение, чем Kb(C6H5NH2). 
Тогда pKb(NH3) < pKb(C6H5NH2) и, согласно уравнению (7.25), 
pKBH+(NH3) > pKBH+(C6H5NH2). 

Очевидно, что при равных концентрациях pH раствора более сильного 
основания должен быть выше, чем pH более слабого. Действительно, по 
формуле (7.25) находим, что в 0,01 М растворе NH3 
pH = ½(14 + 9,25 + lg 0,01) = 10,6, а в 0,01 М растворе C6H5NH2 
pH = ½(14 + 4,60 + lg 0,01) = 8,3. 

7.4. Обменные реакции в водных растворах солей. Гидролиз 
Гидролиз солей относится к кислотно-основным равновесиям, в которых 

одним из регентов является вода. Суть гидролиза отражает краткое ионное 
уравнение процесса, в которое входят только либо катионы, либо анионы соли. 
Эти ионы должны соответствовать или слабым кислотам, или слабым 
основаниям Бренстеда. 

Из сказанного следует, что в гидролизе участвуют анионы слабых кислот 
и катионы слабых оснований. Анионы сильных кислот и катионы сильных 
оснований гидролизу не подвергаются. 
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Средние соли в зависимости от природы катиона и аниона можно 
разделить по отношению к гидролизу на четыре группы. 

1) Соли, образованные анионом сильной кислоты и катионом 
сильного основания, например, NaCl, K2SO4, гидролизу не подвергаются, и 
единственным протолитическим равновесием является ионизация воды 

 H2O(ж)  Н + + OН – 
Среда в растворах таких солей нейтральная, pH = 7. 
2) Соли, образованные анионом сильной кислоты и катионом слабого 

основания (NH4Cl, CuSO4), гидролизуются по катиону. Например, для NH4Cl 
протолитические равновесия следующие: 

 NH4
+ + H2O  NH3

 · H2O + Н + 
 H2O(ж)  Н + + OН – 
Среда в растворах таких солей кислая, pH < 7. Выражение для расчета pH 

раствора: 
 pHc = ½(pKBH+ – lg c) (7.26) 
Уравнение (7.26) отличается от полученного ранее уравнения (7.20) только 

способом обозначения слабой кислоты (BH+ и HAn, соответственно), 
присутствие которой определяет реакцию среды раствора. 

3) Соли, образованные анионом слабой кислоты и катионом сильного 
основания (NaF, K2SO3), гидролизуются по аниону. Например, для NaF 
протолитические равновесия следующие: 

 F− + H2O  HF + OН – 
 H2O(ж)  Н + + OН – 
Среда в растворах таких солей щелочная, pH > 7. Выражение для расчета 

pH раствора: 
 pHc = ½(14 + pKa + lg c) (7.27) 
Следует отметить, что сходство уравнений (7.27) и (7.25) не является 

случайным, поскольку в обоих случаях реакция среды раствора определяется 
присутствующими в нем слабыми основаниями (An– и B, соответственно). 

Гидролиз анионов слабых многоосновных кислот протекает ступенчато. 
Например, в растворе соли слабой двухосновной кислоты H2An будут 
происходить следующие процессы: 

 An2– + H2O  HAn– + OH– (1 ступень) 
 HAn– + H2O  H2An + OH– (2 ступень) 
Как и в случае диссоциации кислот, величины константы и степени 

гидролиза по первой ступени обычно на несколько порядков превышают 
соответствующие величины по второй и последующим ступеням, поэтому при 
расчетах pH раствора можно учитывать гидролиз аниона только по первой 
ступени 
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Таким образом, при расчете pH раствора средней соли слабой 
двухосновной кислоты по формуле (7.27) необходимо использовать значение 
константы диссоциации этой кислоты по последней ступени. 

4) Соли, образованные анионом слабой кислоты и катионом слабого 
основания, например, CH3COONH4, (NH4)2SO3, гидролизуются и по катиону, и 
по аниону. Например, для CH3COONH4 протолитические равновесия в растворе 
следующие: 

 CH3COO− + H2O  CH3COOH + OН – 
 NH4

+ + H2O  NH3
 · H2O + Н + 

 H2O(ж)  Н + + OН – 
Реакция среды раствора будет определяться соотношением величин Ka 

слабой кислоты (CH3COOH) и Kb слабого основания (NH3). При Ka > Kb будет 
преобладать гидролиз по аниону и раствор будет иметь кислую среду, при Ka < 
Kb преобладает гидролиз по катиону и раствор имеет щелочную среду. 

Процессы гидролиза оказывают непосредственное воздействие на 
протекание многих реакций в организме. С ними связано постоянство 
кислотности крови и других жидкостей. Учет гидролиза необходим при 
решении вопроса о совместимости лекарственных препаратов, назначаемых 
пациенту, а также при попадании токсических веществ в организм для 
правильного оказания медицинской помощи. 

Кислые соли способны проявлять свойства как кислот, так и оснований, 
т.е. являются амфолитами. Растворение в воде кислой соли KtHAn, 
образованной сильным основанием KtOH и слабой кислотой H2An, 
сопровождается ее полной диссоциацией на катионы Kt+ и анионы HAn–: 

 KtHAn → Kt+ + HAn– 
Дальнейшая диссоциация аниона HAn– на ионы H+ и An2– является 

обратимым процессом,  
 HAn–  H+ + An2– (7.28) 
Наряду с диссоциацией, анионы HAn– также способны химически 

взаимодействовать с водой, что приводит к образованию молекул H2An и 
гидроксид-ионов: 

 HAn– + H2O  H2An + OH– (7.29) 
Реакция среды в растворе соли KtHAn будет определяться соотношением 

кислотных и основных свойств аниона HAn–, выражаемых уравнениями (7.28) и 
(7.29). 

 pHc = ½(pKa1 + pKa2) (7.30) 
Полученное уравнение можно использовать для расчета pH растворов 

монозамещенных солей вида KtHAn, KtH2An и т. д. Для дизамещенных солей 
(Kt2HAn и т. д.) вместо pKa1 и pKa2 в формуле (7.30) следует использовать 
значения pKa2 и pKa3. Например, значение pHc раствора Na2HPO4 составит 
½(7,20 + 12,44) ≈ 9,8. 
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8. БУФЕРНЫЕ РАСТВОРЫ 
Содержание темы: Буферные системы (растворы). Расчет рН буферных 

растворов, уравнение Гендерсона-Гассельбаха. Механизм действия буферных 
систем. Буферная емкость. Интервал буферного действия. Приготовление 
буферных растворов. Значение буферных систем в организме человека. 

Буферными называют растворы, pH которых практически не изменяется 
при добавлении к ним небольших количеств сильных кислот или щелочей, а 
также при разбавлении. Для того, чтобы раствор обладал буферными 
свойствами, в нем должны содержаться как минимум два компонента — слабая 
кислота и слабое основание. В этом случае при добавлении к такому раствору 
сильной кислоты она будет вступать в реакцию нейтрализации с 
присутствующим в растворе основанием, в результате чего концентрация ионов 
H+ (H3O+) в растворе увеличится незначительно, и заметного уменьшения pH не 
произойдет. Подобным же образом добавляемая к буферному раствору щелочь 
будет нейтрализована содержащейся в растворе слабой кислотой, что также не 
приведет к существенному изменению pH. 

Одновременное присутствие в растворе значительных количеств кислоты и 
основания возможно лишь в том случае, если они образуют сопряженную 
кислотно-основную пару. Помимо этого, концентрации обоих компонентов 
буферной системы должны быть достаточно велики — в противном случае при 
добавлении даже небольшого количества сильной кислоты или основания один 
из компонентов системы будет полностью израсходован, и раствор утратит 
способность к поддержанию постоянного значения pH. Наконец, 
эффективность буферного действия системы определяется соотношением 
концентраций сопряженной кислоты и основания (см. ниже). 

8.1. Расчет рН в буферных растворах 
В качестве примера буферной системы рассмотрим ацетатный буфер 

(CH3COO–/CH3COOH) — раствор, содержащий уксусную кислоту и 
ацетат-ионы, образующиеся при диссоциации какой-либо соли этой кислоты 
(обычно используется ацетат натрия). Пусть в 1,0 л раствора содержится 
0,10 моль CH3COOH и такое же количество CH3COONa, тогда при диссоциации 
последнего образуется 0,10 моль ионов CH3COO–: 

 CH3COONa → CH3COO– + Na+ (8.1) 
При столь значительной концентрации одноименного иона CH3COO– 

(0,10 моль/л) диссоциация уксусной кислоты по схеме 
 CH3COOH  CH3COO– + H+ (8.2) 
будет практически полностью подавлена и концентрация молекул 

CH3COOH в растворе будет также близка к 0,10 моль/л. Таким образом, данный 
раствор будет представлять собой буферную систему, состоящую из равных 
количеств слабой кислоты (CH3COOH) и сопряженного с ней слабого 
основания (CH3COO–). 

Константа равновесия процесса (8.2) представляет собой константу 
диссоциации (Ka) уксусной кислоты и выражается следующим соотношением: 

 
]COOHCH[

]H[]COOCH[
3

3
a

+− ⋅=K  (8.3) 
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Выражая концентрацию ионов водорода из уравнения (8.3) и подставляя 
значение Ka(CH3COOH) = 1,74 × 10–5, получаем, что для ацетатного буфера 

 
]COOCH[

]COOHCH[1074,1]H[
3

3
5

−

−
+ ⋅×

=  (8.4) 

Поскольку в рассматриваемом растворе [CH3COOH] = [CH3COO–], то  
[H+] = 1,74 × 10–5 моль/л, откуда pHс = 4,76.9 

8.2. Механизм буферного действия 
Посмотрим, как изменится pH данного ацетатного буфера при добавлении 

к нему небольших количеств сильной кислоты и сильного основания. Если к 
1,0 л раствора добавить, например, 0,01 моль HCl, то образующиеся при 
диссоциации хлороводорода ионы H+ будут практически полностью 
нейтрализованы присутствующим в растворе основанием (CH3COO–): 

 CH3COO– + H+ → CH3COOH (8.5) 
сисх, моль/л 0,10 0,01 0,10 
Δс, моль/л –0,01 –0,01 +0,01 
скон, моль/л 0,09 0,00 0,11 
Эту же реакцию можно записать и в молекулярном виде, формально 

представив ее как взаимодействие ацетата натрия с соляной кислотой: 
 CH3COONa + HCl → CH3COOH + NaCl (8.6) 
Уравнения (8.5) и (8.6) выражают механизм буферного действия 

ацетатного буфера по отношению к сильной кислоте. 
В полученном растворе концентрации уксусной кислоты и ацетат-ионов 

составят 0,11 и 0,09 моль/л, соответственно. Подставляя эти величины в 
уравнение (9.77), находим, что концентрация ионов H+ в этом растворе составит 
1,74 × 10–5 × 0,11/0,09 ≈ 2,13 × 10–5 моль/л, а pH раствора станет равным 4,67, 
т. е. уменьшится всего на 0,09 единицы по сравнению с первоначальным 
значением. Для сравнения отметим, что добавление 0,01 моль HCl к 1 л чистой 
воды привело бы к изменению pHc с 7,0 до 2,0, т. е на 5 единиц. 

При добавлении к 1,0 л исходного ацетатного буфера 0,01 моль NaOH в 
реакцию со щелочью вступит часть присутствующей в растворе уксусной 
кислоты. Иными словами, механизм буферного действия данной буферной 
системы по отношению к сильному основанию будет выражаться уравнениями 
(8.7) и (8.8) — соответственно, в молекулярной и ионной формах: 

 CH3COOH + NaOH → CH3COONa + H2O (8.7) 
 CH3COOH + OH– → CH3COO– + H2O (8.8) 
сисх, моль/л 0,10 0,01 0,10 
Δс, моль/л –0,01 –0,01 +0,01 
скон, моль/л 0,09 0,00 0,11 

 
9  Значения pHc буферных растворов принято округлять до двух значащих цифр после запятой. При таком 
округлении погрешность последней значащей цифры может достигать нескольких единиц. 
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Согласно уравнению (8.4), концентрация ионов H+ в конечном растворе 
составит 1,74 × 10–5 × 0,09/0,11 ≈ 1,42 × 10–5 моль/л, а pH раствора станет 
равным 4,85, т. е. увеличится на 0,09 единицы. Соответствующее изменение pH 
при добавлении 0,01 моль NaOH к 1 л чистой воды составило бы, как и в 
первом случае, 5 единиц (с 7,0 до 12,0). 

Приведенный пример можно обобщить на любые двухкомпонентные 
буферные системы. Если сопряженную кислоту обозначить как HAn, то 
сопряженным основанием по отношению к ней будет являться частица An–. 
Механизм буферного действия такой системы по отношению к сильной кислоте 
H+ будет выражаться уравнением 

 An– + H+ → HAn, (8.9) 
а по отношению к сильному основанию OH– — уравнением 

 HAn + OH– → An– + H2O. (8.10) 
Если концентрации HAn и An– достаточно велики, то кислотность раствора 

будет определяться единственным протолитическим равновесием 
 HAn  H+ + An–, 
константой которого будет являться соответствующая константа 

диссоциации (Ka) кислоты HAn: 

 
]HAn[

]An[]H[
a

−+ ⋅
=K  

Выражая [H+] из последнего уравнения, находим, что концентрация ионов 
водорода в растворе пропорциональна отношению концентраций сопряженных 
кислоты и основания: 

 
][An
]HAn[]H[ a −

+ ⋅= K  (8.11) 

Логарифмируя выражение (8.11), получаем уравнение Гендерсона—
Гассельбаха для расчета pH произвольного буферного раствора: 

 
[HAn]

]An[lgppH a
−

+= Kc  (8.12) 

Для буферных систем, включающих производные многоосновных кислот 
(или многокислотных оснований), величина pKa в уравнении (8.12) должна 
соответствовать равновесию между компонентами данной буферной системы. 

В качестве примера рассмотрим две буферные системы — карбонатную 
(CO3

2–/HCO3
–) и гидрокарбонатную (HCO3

–/CO2 · H2O), образуемые угольной 
кислотой (CO2 · H2O или H2CO3) и ее солями. Являясь двухосновной, угольная 
кислота диссоциирует ступенчато, причем каждой ступени диссоциации 
соответствует своя константа равновесия (pKa1 и pKa2): 

1 ступень CO2 · H2O  H+ + HCO3
– 

]OHCO[
]HCO[]H[

22

3
a1 ⋅

⋅
=

−+
K  

2 ступень HCO3
–  H+ + CO3

2– 
]HCO[

]CO[]H[

3

2
3

a2 −

−+ ⋅
=K  
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Равновесие между компонентами гидрокарбонатной буферной системы 
(сопряженной кислотой CO2 · H2O и сопряженным основанием HCO3

–) 
характеризуется константой Ka1, поэтому в уравнении Гендерсона—
Гассельбаха должна использоваться величина pKa1 (6,36 при 25 °C): 

 
][HCO

]OHCO[lg36,6pH
3

22
−

⋅
+=  

Механизм буферного действия гидрокарбонатной системы по отношению 
к сильной кислоте будет заключаться в переходе некоторого количества 
сопряженного основания (HCO3

–) в сопряженную кислоту (CO2 · H2O): 
 HCO3

– + H+ → CO2 · H2O 
При добавлении сильного основания будет происходить обратный процесс: 
 CO2 · H2O + OH– → HCO3

– + H2O 
Напротив, в карбонатной буферной системе ион HCO3

– выполняет роль 
сопряженной кислоты, а сопряженным основанием является карбонат-ион 
CO3

2–. В этом случае при добавлении сильных кислот и оснований будут 
происходить следующие процессы: 

 CO3
2– + H+ → HCO3

– 
 HCO3

– + OH– → CO3
2– + H2O 

В карбонатной буферной системе (CO3
2–/HCO3

–) равновесие между ее 
компонентами характеризуется константой диссоциации угольной кислоты по 
второй ступени (pKa2 = 10,33), поэтому уравнение Гендерсона—Гассельбаха 
принимает следующий вид: 

 
][CO
]HCO[lg33,10pH 2

3

3
−
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8.3. Способы приготовления буферных растворов 
Способы приготовления буферных растворов определяются в основном 

доступностью и устойчивостью исходных веществ. Так, оба компонента 
карбонатного буфера (ионы HCO3

– и CO3
2–) могут быть введены в раствор в 

виде средней и кислой солей угольной кислоты (обычно для этой цели 
используют NaHCO3 и Na2CO3). Например, растворение 2,52 г (30,0 ммоль) 
гидрокарбоната натрия и 1,06 г (10,0 ммоль) карбоната натрия в 1 л воды 
приведет к образованию буферной системы, pH которой составит 
10,33 + lg(10,0/30,0) ≈ 10,33 – 0,52 = 9,81. Однако раствор точно такого же 
состава образуется и при растворении в 1 л воды 0,400 г (10,0 ммоль) NaOH и 
3,36 г (40,0 ммоль) NaHCO3: 

 HCO3
– + OH– → CO3

2– + H2O 
сисх, ммоль/л 40,0 10,0 0,0 
Δс, ммоль/л –10,0 –10,0 +10,0 
скон, ммоль/л 30,0 0,0 10,0 
Наконец, раствор с такими же буферными свойствами можно получить 

осторожным прибавлением 500 мл 0,0600 М раствора HCl к равному объему 
0,0800 М раствора Na2CO3 (присутствие анионов Cl– не окажет воздействия на 
величину pHc): 
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 CO3
2– + H+ → HCO3

– 
сисх, ммоль/л 40,0 30,0 0,0 
Δс, ммоль/л –30,0 –30,0 +30,0 
скон, ммоль/л 10,0 0,0 30,0 

Таблица 8.1. Основные типы буферных систем. 

Буферная система 
pH 

сопряженное основание сопряженная кислота 

RCOONa RCOOH pH = pKa + 
(RCOOH)
(RCOONa)

log
c
c

 

NaHCO3 CO2 • H2O pH = pKa1 + 
)(CO
)(NaHCO

log
2

3

ps
c
⋅

 *
)
 

Na2CO3 NaHCO3 pH = pKa2 + 
)(NaHCO
)CO(Na

log
3

32

c
c  

Na2HPO4 NaH2PO4 pH = pKa2 + 
)PO(NaH
)HPO(Na

log
42

42

c
c

 

NH3 NH4Cl pH = pKBH+ + 
Cl)(NH
)(NH

log
4

3

c
c

 

+NH3CH2COO– ClNH3CH2COOH pH = pKa1 + 
COOH)CH(ClNH

)COOCHNH(
log

23

–
23

c
c +

 

NH2CH2COONa +NH3CH2COO– pH = pKa2 + 
)COOCHNH(

COONa)CH(NH
log –

23

22
+c

c
 

*) s – растворимость CO2, ммоль/(л • мм рт.ст), p(CO2) – парциальное давление CO2, мм.рт.ст. 

Частичная нейтрализация одного из компонентов буферной системы 
сильной кислотой или сильным основанием является основным способом 
приготовления аминокислотных буферов. Например, при растворении 
30,0 ммоль глицина в 1 л 0,0100 М раствора HCl образуется буферная система 
+NH3CH2COO–/+NH3CH2COOH, состоящая из катионной и диполярной форм 
аминокислоты: 

 +NH3CH2COO– + H+ → +NH3CH2COOH 
сисх, ммоль/л 30,0 10,0 0,0 
Δс, ммоль/л –10,0 –10,0 +10,0 
скон, ммоль/л 20,0 0,0 10,0 
Значение pH данного раствора будет определяться протолитическим 

равновесием между сопряженным основанием +NH3CH2COO– и сопряженной 
кислотой +NH3CH2COOH, которое характеризуется константой pKa1(Gly) = 2,34 
Согласно (8.12), pHc = 2,34 + lg(20,0/10,0) ≈ 2,34 + 0,30 = 2,64. 
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При растворении 30,0 ммоль глицина в 1 л 10,0 мМ раствора NaOH 
образуется другая буферная система (NH2CH2COO–/+NH3CH2COO–), в которой 
диполярная форма +NH3CH2COO– будет играть роль сопряженной кислоты, а 
сопряженным основанием станет анионная форма NH2CH2COO–: 

 +NH3CH2COO– + OH– → NH2CH2COO– + H2O 
сисх, ммоль/л 30,0 10,0 0,0 
Δс, ммоль/л –10,0 –10,0 +10,0 
скон, ммоль/л 20,0 0,0 10,0 
Протолитическое равновесие с участием диполярной и анионной форм 

глицина характеризуется константой pKa2(Gly) = 9,60. В соответствии с 
уравнением Гендерсона—Гассельбаха, для данного буферного раствора 
pHc = 9,60 + lg(10,0/20,0) ≈ 9,60 – 0,30 = 9,30. 

8.4. Буферная емкость 
Способность буферного раствора сохранять значение pH по мере 

прибавления кислот или оснований не беспредельна и определяется молярными 
концентрациями его компонентов. Для характеристики этой способности 
используется понятие буферной емкости раствора (B), которая обычно 
рассчитывается отдельно по отношению к сильным кислотам и к сильным 
основаниям. 

Буферная емкость раствора по кислоте (Ba) равна количеству сильной 
кислоты (в моль или ммоль), которое необходимо добавить к 1 л данного 
раствора для уменьшения его pH на единицу. Соответственно, буферная 
емкость раствора по щелочи (Bb) равна количеству сильного основания, 
которое необходимо добавить к 1 л данного раствора для увеличения его pH на 
такую же величину. 

На практике изменения pH буферных растворов обычно не столь велики. В 
таком случае величину Ba можно приближенно рассчитать по формуле 

 
|ΔpH|

aa
a ⋅

⋅=
V

cVB , (8.13) 

где Va и ca — соответственно, объем и концентрация прибавленной к 
буферному раствору кислоты, V — объем самого буферного раствора, а |ΔpH| 
— абсолютная величина изменения pH раствора. Аналогичую формулу можно 
записать и для буферной емкости по щелочи, прибавляемой в виде раствора 
объемом Vb и концентрацией cb: 

 
|ΔpH|

bb
b ⋅

⋅=
V

cVB , (8.14) 

При равных концентрациях компонентов буферной системы Ba = Bb; в 
противном случае величины Ba и Bb имеют различные значения. В 
лабораторной практике буферную емкость обычно выражают в ммоль/л (реже в 
моль/л или других производных единицах). 

При значениях pH буферного раствора, равных pKa – 1 и pKa + 1, величина 
B0 составляет около ⅓ от своего максимального значения, а при выходе за эти 
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границы быстро убывает практически до нуля. С практической точки зрения 
это означает, что эффективное использование любой буферной системы 
возможно лишь в интервале pH = pKa ± 1, называемом интервалом буферного 
действия данной системы. Таким образом, при выборе буферной системы для 
проведения эксперимента при определенном значении pH следует в первую 
очередь руководствоваться значением pKa соответствующей сопряженной 
кислоты: эти величины не должны отличаться друг от друга более чем на 
единицу. 

Нетрудно показать, что на границах интервала буферного действия системы 
концентрации ее компонентов должны различаться в 10 раз. Действительно, 
подставляя в уравнение Гендерсона—Гассельбаха pH = pKa + 1, получаем, что 
lg([An–]/[HAn]) = 1, откуда [An–] : [HAn] = 10 : 1. При pH = pKa – 1 это соотношение 
становится обратным: lg([An–]/[HAn]) = –1, т. е. [An–] : [HAn] = 1 : 10. 

8.5. Значение буферных систем для организма человека 
Буферные системы играют большую роль в регулировании 

жизнедеятельности организмов, в которых должно поддерживаться постоянство 
рН: в крови, в лимфе, в других биологических жидкостях. В процессе 
жизнедеятельности в организме образуются различные продукты, обладающие 
кислыми свойствами, поэтому необходима их нейтрализация и поддержание 
приблизительно постоянным значение рН биологических жидкостей в разных 
частях организма за счет действия буферных систем, имеющих достаточную 
буферную емкость. 

Так, в плазме крови человека поддерживается приблизительно постоянное 
значение рН, равное 7.4, за счет действия гидрокарбонатной, фосфатной, 
белковой, гемоглобин-оксигемоглобиновой буферных систем. 

Гидрокарбонатная буферная система способна поддерживать 
физиологическое значение рН = 7.4  буферного раствора. Ее буферная емкость в 
плазме крови по кислоте равна 40 ммоль, по щелочи – около 1 - 2 ммоль. 

Гидрофосфатная буферная система (Н2РО4
−/НРО4

2−) способна 
поддерживать постоянное значение рН в интервале значений рН = 6.2 – 8.2. Ее 
буферная емкость в плазме крови составляет по кислоте около 1 — 2 ммоль, по 
щелочи — около 0.5 ммоль. 

Белковая буферная система в плазме крови содержит при рН = 7,4 в 
основном анионные формы белка. Ее буферная емкость по кислоте составляет 
около 3-10 ммоль. 

Во внутренней среде эритроцитов поддерживается постоянное значение рН, 
равное 7.25, за счет действия гидрокарбонатной, фосфатной, белковой, 
гемоглобин-оксигемоглобиновой систем. Последняя система выполняет роль и 
буферной, и окислительно-восстановительной системы, участвуя в процессах 
переноса кислорода и удаления диоксида углерода. 
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9. КООРДИНАЦИОННЫЕ СОЕДИНЕНИЯ 
Содержание темы: Строение координационных соединений. Внешняя и 

внутренняя сфера. Координационное число, дентатность. Номенклатура и 
изомерия координационных соединений. Равновесия в водных растворах 
координационных соединений. 

9.1. Строение координационных соединений 
Согласно современным представлениям, в структуре большинства 

координационных соединений можно выделить центральный атом или 
ион-комплексообразователь, в непосредственной близости от которого 
располагается некоторое число противоположно заряженных ионов или 
нейтральных молекул, называемых лигандами10 (рис. 9.1). В роли центрального 
атома может выступать атом или ион практически любого химического 
элемента, однако чаще всего им является катион металла (Al3+, Cu2+, Fe2+, Fe3+ 
и т. п.), неметалл в положительной степени окисления (B+3, Si+4, P+5) или 
нейтральный атом переходного элемента (Fe, Cr, Mn). Типичными лигандами 
являются вода H2O, аммиак NH3, монооксид углерода CO, гидроксид-ион OH–, 
анионы галогенов (F–, Cl–, Br–, I–) и других кислот (CN–, SCN–, NO2

–, S2O3
2– 

и т. п.), а также различные органические соединения (табл. 9.1 и 9.2). Каждый 
лиганд имеет один или несколько координирующих центров, в роли которых 
обычно выступают атомы азота, кислорода, серы и других неметаллов, 
непосредственно образующие координационные связи с центральным атомом. 

Лиганды связаны с центральным атомом ковалентными взаимодействиями и 
образуют его внутреннюю координационную сферу. Если сумма зарядов центрального 
атома и лигандов равна нулю, то координационное соединение представляет 
собой нейтральную молекулу. В противном случае образуется комплексный 
ион, заряд которого компенсируется одним или несколькими противоионами, 
образующими внешнюю координационную сферу центрального атома. 

 

Cu
H3N NH3

H3N NH3

SO4
2–

2+

Fe
NC CN

NC CN

CN

CN

3–K+

K+

K+

ион-комплексообразователь

внутренняя координационная сфера

внешняя координационная сфера (противоионы)

лиганды лиганды

Pt
Cl NH3

H3N Cl

0

 
Рис. 9.1. Строение координационных соединений (слева направо): калия 

гексацианоферрат(III), дихлородиамминплатина(II), тетраамминмеди(II) сульфат. 
При записи формул комплексных соединений внутреннюю 

координационную сферу принято заключать в квадратные скобки. Например, в 
соединении платины(II) состава PtCl2 · 2NH3 (рис. 9.1, в центре) оба атома 
хлора и обе молекулы аммиака связаны с центральным атомом прочными 
ковалентными связями, что можно записать как [PtCl2(NH3)2]. Полученная 
формула соответствует нейтральной молекуле, поэтому внешняя 
координационная сфера в данном комплексе отсутствует. Напротив, в 
соединении CuSO4 · 4NH3 (рис. 9.1, справа) с катионом Cu2+ непосредственно 
связаны четыре молекулы NH3, тогда как анион SO4

2– выступает в роли 
противоиона. Следовательно, формулу данного производного меди(II) можно 
записать как [Cu(NH3)4]SO4. Наконец, в соединении Fe(CN)3 · 3KCN (рис.9.1, 
слева) катион железа(III) и шесть лигандов CN– образуют комплексный анион 

 
10  От лат. ligare — связывать. Ранее лиганды иногда называли аддендами (от лат. addendum — добавляемый). 
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[Fe(CN)6]3–, а внешнюю координационную сферу составляют три катиона K+, 
поэтому структура данного комплекса выражается формулой K3[Fe(CN)6]. 

Реакции, в результате которых образуются координационные соединения 
или ионы, называются реакциями комплексообразования. Так, взаимодействие 
сульфата меди(II) с избытком аммиака приводит к получению 
соответствующего комплекса: 

 CuSO4 + 4NH3  [Cu(NH3)4]SO4 (9.1) 
или в ионной форме 

 Cu2+ + 4NH3  [Cu(NH3)4]2+ (9.2) 
Координационные взаимодействия между центральным атомом и 

лигандами определяются их электронными структурами и носят 
преимущественно ковалентный характер. Формально можно считать, что 
образование таких связей происходит по донорно-акцепторному механизму за 
счет неподеленных электронных пар лигандов и вакантных электронных 
орбиталей центрального атома. Общее число σ-связей, образуемых 
центральным атомом со всеми окружающими его лигандами называется 
координационным числом (КЧ) данного атома, а число σ-связей, образуемых 
одним лигандом с центральным атомом — дентатностью11 данного лиганда. 
Так, катион Fe3+ на рис. 9.1 образует шесть σ-связей с группами CN–, поэтому 
координационное число железа в соединении K3[Fe(CN)6] равно 6. В то же 
время каждый лиганд CN– образует одну σ-связь с центральным атомом, 
поэтому дентатность цианид-иона равна единице. Лиганды такого типа 
называются монодентатными. К монодентатным лигандам относятся также 
молекулы NH3 и ионы Cl–, способные предоставить по одной неподеленной 
электронной паре для образования донорно-акцептороной связи с центральным 
атомом. Соответственно, координационные числа ионов-комплексообразо-
вателей Pt2+ и Cu2+ в соединениях [PtCl2(NH3)2] и [Cu(NH3)4]SO4 равны 4 (рис. 9.1). 

Лиганды, содержащие несколько электродонорных центров (N, O, S и др.) 
и способные образовывать более одной ковалентной связи с центральным 
атомом, называются полидентатными. Наиболее распространены 
бидентатные (образующие две координационные связи) лиганды, к которым 
относятся диамины, диолы, аминоспирты, а также анионы многих природных 
α-аминокислот и дикарбоновых кислот (табл. 9.2). Полидентатные лиганды, 
образующие несколько координационных связей с одним и тем же 
центральным атомом, называются хелатными12. Структуры некоторых 
хелатных комплексов с бидентатными лигандами приведены на рис. 9.2. 
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Рис. 9.2. Слева направо: строение хелатных комплексов меди(II) с 

этилендиамином, глицином и щавелевой кислотой.13 
 

11  От лат. dentis — зуб. 
12  От греч. khele — клешня. 
13 Согласно традиции, стрелками обозначены "дополнительные" ковалентные связи, формально образованные 
по донорно-акцепторному механизму. Характер ковалентной связи не зависит от способа ее образования и 



53 

Таблица 9.1. Важнейшие неорганические монодентатные лиганды. 
Формула Название Формула Название 
F– фторо NH2

– амидо 
Cl– хлоро ONO– нитрито 
Br– бромо S2O3

2– тиосульфато 
I– иодо O2– оксо 

(бидентатный) 
CN– циано H2O аква 
SCN– тиоцианато NH3 аммин 
H– гидро CO карбонил 
OH– гидроксо NO нитрозил 

Таблица 9.2. Некоторые органические моно- и полидентатные лиганды. 
Формула Название Обозначен

ие 
Дентат-

ность 
C5H5N пиридин py 1 

H2NCH2CH2NH2 этилендиамин 
(1,2-этандиамин) 

en 2 

H2NCH2CH2O– коламино 
(2-аминоэтанолато) 

col или ea 2 

H2NCH2COO– глицинато 
(аминоацетато) 

gly 2 

–OCH2CH2O– этиленгликолато 
(1,2-этандиоло) 

eg 2 

–OOC–COO– оксалатo ox 2 
HN(CH2CH2NH2)2 диэтилентриамин dien 3 

(–OOCCH2)2C(OH)COO– цитрато cit 3 
N(CH2CH2NH2)3 трис(2-аминоэтил)амин tren 4 
N(CH2CH2O–)3 триэтаноламинато atr 4 

(–OOCCH2)2NCH2CH2N(CH2COO–)2 этилендиамин-
тетраацетато 

edta 6 

9.2. Класссификация, номенклатура и изомерия координационных 
соединений 

В основу классификации координационных соединений могут быть 
положены как структура комплекса в целом (число комплексных ионов, заряд и 
пространственная конфигурация внутренней сферы и т. п.), так и различные 
характеристики его составных частей (координационное число и степень окисления 
центрального атома, химическая природа и дентатность лигандов и др.). 

 
определяется только природой взаимодействующих атомов и окружающих их частиц. Так, все четыре связи 
Cu–O в комплексном ионе [Cu(C2O4)2]2– являются равноценными. 
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По знаку заряда внутренней сферы все координационные соединения 
можно разделить на четыре группы. 

Катионные комплексы, содержащие один или несколько положительно 
заряженных комплексных ионов, например, [Al(H2O)6]Cl3, [Ag(NH3)2]2SO4 и 
[Ni(en)3]Cl3 (en = NH2CH2CH2NH2). Лигандами в подобных соединениях чаще 
всего являются молекулы NH3, H2O, аминов и органических соединений. 

Нейтральные комплексы, в которых сумма электрических зарядов централь-
ного атома и лигандов равна нулю, например, [PtCl2(NH3)2]0 и [Fe(CO)5]0. В 
соединениях данной группы внешняя координационная сфера отсутствует. 

Анионные комплексы, в состав которых входят комплексные анионы, 
например, K2[HgI4], K3[Fe(CN)6] и Na3[Cr(OH)6]. В роли лигандов в таких 
соединениях обычно выступают анионы кислот и гидроксид-ионы. 

Соединения смешанного типа, содержащие одновременно и комплексные 
катионы, и комплексные анионы, например, [Cu(NH3)4]2[Fe(CN)6]. 

По химической природе лигандов выделяют следующие наиболее важные 
типы координационных соединений и ионов. 

Аквакомплексы, в которых лигандами являются молекулы воды, например, 
[Cu(H2O)4]2+, [Al(H2O)6]3+ и [Cr(H2O)6]3+. 

Аммиакаты, в состав которых входят молекулы NH3, например, 
[Ag(NH3)2]+, [Pt(NH3)4]2+ и [Ni(NH3)6]3+. 

Карбонилы переходных металлов и некоторых неметаллов — нейтральные 
комплексы, состоящие из одного или нескольких атомов-комплексообра-
зователей в нулевой степени окисления и молекул монооксида углерода, 
например, [Ni(CO)4]0, [Fe(CO)5]0, [Cr(CO)6]0, [Co2(CO)8]0 и др.  

Ацидокомплексы, в которых лигандами являются анионы различных 
кислот, например, [PtCl4]2–, [AlF6]3– и [Fe(CN)6]4–. 

Гидроксокомплексы, представляющие собой разновидность 
ацидокомплексов с гидроксид-ионами в качестве лигандов, например, 
[Al(OH)4]

–, [Zn(OH)4]
2– и [Cr(OH)6]

3–. 
Хелатные, или циклические комплексы (ранее называвшиеся также 

внутрикомплексными соединениями), содержащие один или несколько 
хелатных лигандов. Эти соединения отличаются большим разнообразием и 
играют исключительно важную роль в биологических системах. 

В химии координационных соединений весьма распространено явление 
изомерии — существование веществ (изомеров), обладающих одинаковыми 
качественным и количественным составом, но различающихся строением 
молекулы и, следовательно, физическими и химическими свойствами. 
Наиболее важными являются следующие виды изомерии: сольватная (в водных 
средах — гидратная), ионизационная, координационная, геометрическая и 
оптическая (зеркальная). 

Сольватная (гидратная) изомерия заключается в различном 
распределении молекул растворителя (воды) между внутренней и внешней 
координационными сферами центрального атома. Так, гексагидрат хлорида 
хрома(III) CrCl3 · 6H2O в кристаллическом состоянии существует в виде трех 
изомеров, которым отвечают следующие формулы: 
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[Cr(H2O)6]Cl3 гексааквахрома(III) хлорид (серо-синий) 
[CrCl(H2O)5]Cl2 · H2O пентааквахлорохрома(III) хлорид моногидрат 

 (светло-зеленый) 
[CrCl2(H2O)4]Cl · 2H2O тетрааквадихлорохрома(III) хлорид дигидрат 

 (темно-зеленый) 
Ионизационная изомерия обусловлена различным распределением 

анионных частиц (лигандов и противоионов) между внутренней и внешней 
координационными сферами центрального атома, например: 

[PtCl2(NH3)4]Br2 диамминдихлороплатины(II) бромид 
[PtBr2(NH3)4]Cl2 диамминдибромоплатины(II) хлорид 
Координационная изомерия наблюдается в соединениях, содержащих 

несколько комплексных ионов с различными лигандами. Так, в комплексах 
смешанного типа нейтральные и анионные лиганды могут быть распределены 
между центральными атомами несколькими различными способами, например: 

[Co(NH3)6][Cr(CN)6] гексаамминкобальта(III) гексацианохромат(III) 
[Cr(NH3)6][Co(CN)6] гексаамминхрома(III) гексацианокобальтат(III) 
Геометрическая изомерия связана с возможностью различного 

пространственного расположения лигандов вокруг центрального атома. 
Например, тетраэдрический комплекс [MX2Y2] может существовать в виде 

единственного изомера, т. к. любые две вершины тетраэдра имеют общее 
ребро. Однако для плоскоквадратного комплекса того же состава возможно два 
варианта размещения лигандов: 
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Квадратные комплексы характерны для платины(II) и палладия(II). В 

частности, молекулярной формуле [PtCl2(NH3)2] отвечают два соединения, 
существенно различающиеся по своим физическим и химическим свойствам: 
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Несмотря на высокую токсичность, аммиакаты платины с 

цис-расположением одноименных лигандов находят свое применение в 
медицине в качестве противоопухолевых препаратов. По-видимому, активность 
этих соединений обусловлена возможностью замещения молекул аммиака на 
аминогруппы азотистых оснований и образованием устойчивых комплексов 
платины с ДНК, что замедляет процесс ее репликации и тем самым подавляет 
бесконтрольное деление клеток. Интересно отметить, что транс-изомер 
[PtCl2(NH3)2] практически не отличается по токсичности от соответствующего 
цис-изомера, но противоопухолевым действием не обладает. 

9.3. Равновесия в растворах координационных соединений 
Поведение координационных соединений в растворах определяется 

природой химических связей между центральным атомом, лигандами и 
противоионами. Поскольку взаимодействие между внешней и внутренней 
координационными сферами носит чисто ионный характер, то при растворении 
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в воде или других ионизирующих растворителях координационные соединения 
подвергаются полной диссоциации по внешней сфере, например: 

 K3[Fe(CN)6] → 3K+ + [Fe(CN)6]3– (9.3) 
Диссоциация внутренней сферы — процесс обратимый: 
 [Fe(CN)6]3–  Fe3+ + 6CN– (9.4) 
 [PtCl4(NH3)4]0  Pt4+ + 4Cl– + 2NH3 
Концентрации "свободных" (гидратированных) ионов-комплексообразо-

вателей в растворах координационных соединений обычно очень малы, а 
основная часть этих ионов остается прочно связанной с лигандами. 

Обратимая диссоциация координационного соединения по внутренней 
сфере может быть количественно охарактеризована соответствующей 
константой равновесия, называемой константой нестойкости (Kнест). 
Например, для гексацианоферрат(III)-иона, диссоциирующего по схеме (9.4), 
выражение для Kнест будет иметь следующий вид: 

 
[ ]−

−+ ⋅
=

3
6

63
нест

][Fe(CN)
]CN[]Fe[K  (9.5) 

Зная величину константы нестойкости и исходную концентрацию 
координационного соединения в растворе, нетрудно рассчитать равновесные 
концентрации продуктов его диссоциации (свободного 
иона-комплексообразователя и лигандов). В качестве примера определим 
концентрацию ионов Fe3+ в 0,010 М растворе K3[Fe(CN)6]. Поскольку по 
внешней сфере данное соединение является сильным электролитом, то 
концентрация комплексных ионов [Fe(CN)6]3– в этом растворе также составит 
0,010 М. Пусть диссоциации подвергнется x моль/л ионов [Fe(CN)6]3–, тогда: 

 [Fe(CN)6]3–  Fe3+ + 6CN– 
сисх, моль/л 0,010 0 0 
Δс, моль/л –x +x +6x 
сравн, моль/л 0,010 – x x 6x 
Подставляя равновесные концентрации ионов Fe3+, CN– и [Fe(CN)6]3– в 

выражение (9.5), получаем: 

 
x

xxK
−

⋅
=

010,0
)6( 6

нест  

Значение Kнест комплексного иона [Fe(CN)6]3– равно 1,0 × 10–42. Поскольку 
эта величина очень мала, то диссоциации подвергнется лишь незначительное 
количество ионов [Fe(CN)6]3–, поэтому 0,010 – x ≈ 0,010. Тогда 

 
010,0

)6(100,1
6

42 xx ⋅
≈× − , 

откуда x ≈ 1,1 × 10–7 моль/л. Следовательно, степень диссоциации комплексного 
иона [Fe(CN)6]3– в его 0,010 М растворе составит лишь 
1,1 × 10–7/0,010 = 1,1 × 10–5 = 0,0011%. 

Помимо исходной концентрации координационного соединения, 
равновесная концентрация иона-комплексообразователя в растворе 
определяется многими факторами, в том числе температурой, pH и ионной 
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силой раствора, а также присутствием избытка свободных ионов или молекул 
лиганда. В соответствии с принципом Ле Шателье, увеличение концентрации 
лиганда вызывает смещение равновесия в сторону образования комплекса и 
снижение концентрации свободного иона-комплексообразователя. Например, 
прибавление 0,010 моль KCN к 1 л раствора K3[Fe(CN)6] из предыдущего 
примера приведет к возрастанию концентрации ионов CN– до ≈ 0,010 М и 
резкому изменению концентрации ионов Fe3+: 

 [Fe(CN)6]3–  Fe3+ + 6CN– 
сисх, моль/л 0,010 0 0,010 
Δс, моль/л –x +x +6x 
сравн, моль/л 0,010 – x x 0,010 + 6x 
Поскольку x << 0,010, то 0,010 – x ≈ 0,010 и 0,010 + 6x ≈ 0,010. Подставляя 

полученные значения в уравнение (10.6), находим, что 

 
010,0
010,0100,1

6
42 ⋅≈× − x , 

откуда x ≈ 1,0 × 10–32 моль/л. 
Таким образом, в присутствии даже относительно небольшого избытка 

лиганда равновесная концентрация иона-комплексообразователя уменьшается 
более чем в 1025 раз, что соответствует содержанию менее одного иона Fe3+ в 
1 л раствора. При столь низких концентрациях свободные 
ионы-комплексообразователи не могут быть обнаружены какими-либо 
аналитическими методами и не обладают заметной биологической 
активностью, что широко используется в медицине при отравлениях тяжелыми 
металлами. Введение в организм значительных количеств малотоксичных 
лигандов (полиаминов, ЭДТА и др.) способствует связыванию ионов тяжелых 
металлов в прочные комплексы и их последующему выведению из организма. 

В реальных химических и биологических системах обычно приходится 
иметь дело не с диссоциацией координационных соединений определенного 
состава, а с обратными процессами, т. е. с образованием комплексов из 
свободных ионов и молекул, присутствующих в исходном растворе. В этом 
случае удобнее пользоваться не константами нестойкости, а обратными 
величинами, называемыми константами устойчивости комплексов и 
обозначаемыми символом Kуст 

нест
уст

1
K

K =  (9.6) 

Например, для процесса комплексообразования при взаимодействии 
катионов серебра(I) с молекулами аммиака по уравнению 

 Ag+ + 2NH3  [Ag(NH3)2]+ (9.7) 
выражение для константы устойчивости будет иметь следующий вид: 

 [ ]
2

3

23
уст ]NH[]Ag[

])NH(Ag[
⋅

= +

+

K  (9.8) 

Величина Kуст комплекса может служить мерой его термодинамической 
устойчивости: чем выше Kуст, тем более прочным является комплекс и тем 
больше энергии необходимо затратить для его разрушения. 

Константы устойчивости могут использоваться вместо Kнест для расчета 
концентраций ионов-комплексообразователей. 
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10. РАВНОВЕСИЯ В СИСТЕМЕ ОСАДОК – НАСЫЩЕННЫЙ РАСТВОР 
Содержание темы: Равновесия в растворах малорастворимых соединений. 
Раствор, находящийся при определенных условиях в термодинамическом 

равновесии с твердым электролитом, является насыщенным относительно этого 
электролита. Вещества, растворимость которых составляет более 1 г на 100 г 
растворителя, принято считать хорошо растворимыми, от 0,01 до 1 г — 
малорастворимыми, а менее 0,01 г — практически нерастворимыми. Для 
краткости последние две группы веществ часто объединяют под общим 
названием "малорастворимые". 

Молярные массы большинства неорганических соединений находятся в 
пределах от десятков до сотен г/моль, поэтому к малорастворимым веществам 
можно отнести те из них, концентрации которых в насыщенном растворе не 
превышают 0,01–0,02 моль/л. 

Если растворимость электролита мала, то степень его диссоциации 
(ионизации) обычно близка к 100%, поэтому можно считать, что в равновесии с 
твердым веществом находятся только сольватированные продукты его 
диссоциации (ионизации). В таком случае гетерогенное равновесие между 
осадком и насыщенным водным раствором электролита AnBm может быть 
представлено следующей схемой: 

 AnBm(к)  nAm+(aq) + mBn–(aq) (10.1) 
Константа равновесия для уравнения (8.20) будет равна отношению 

концентраций ионов Am+ и Bn– в насыщенном растворе к концентрации 
электролита AnBm в твердой фазе: 

 
)]к(BA[

])aq(B[])aq(A[
mn

mnnm
K

−+ ⋅
=  (10.2) 

Поскольку твердая фаза представляет собой индивидуальное вещество 
AnBm, то его концентрация является постоянной величиной. Тогда 
произведение K и [AnBm(к)] в выражении (10.2) также представляет собой 
константу, называемую произведением растворимости электролита AnBm и 
обозначаемую KПР или : 

 KПР = [Am+(aq)]n · [Bn–(aq)]m (10.3) 
Таким образом, в насыщенном растворе электролита произведение 

концентраций его ионов является постоянной величиной, которая не зависит от 
массы осадка и определяется только природой электролита и внешними условиями 
(температурой раствора и др.). Зная растворимость электролита при определенной 
температуре, можно рассчитать величину его KПР. Например, при 25 °C в 100 г 
воды растворяется 0,24 мг сульфата бария. Считая плотность раствора равной 
1,0 г/мл, получаем, что концентрация сульфата бария в его насыщенном водном 
растворе составляет 2,4 мг/л, или 0,0024/233 ≈ 1,0 × 10–5 моль/л. В соответствии 
с уравнением гетерогенного равновесия 

 BaSO4(к)  Ba2+(aq) + SO4
2–(aq) 

получаем, что из 10–5 моль растворенного BaSO4 образуется по 10–5 моль 
ионов Ba2+ и SO4

2–, откуда KПР(BaSO4) = (1,0 × 10–5)2 = 1,0 × 10–10 моль/л. 
На практике обычно приходится решать обратную задачу — по известному 

значению KПР малорастворимого электролита находить его растворимость или 
равновесные концентрации ионов в его насыщенном растворе. В качестве 
примера рассмотрим водный раствор фторида кальция, находящийся в 
равновесии с избытком кристаллического CaF2: 

 CaF2(к)  Ca2+(aq) + 2F–(aq) (10.4) 



59 

Если в 1 л раствора перешло x моль соли, то [Ca2+] = x моль/л, а 
[F–] = 2x моль/л. Тогда KПР(CaF2) = [Ca2+][F–]2 = x × (2x)2 = 4x3. Подставляя в 
полученное выражение величину KПР(CaF2), находим, что 3,5 × 10–11 = 4x3, 
откуда x ≈ 2,06 × 10–4. Таким образом, в насыщенном водном растворе фторида 
кальция концентрации ионов Ca2+ и F– составляют около 0,21 и 0,42 ммоль/л, 
соответственно. Растворимость данного электролита равна 
M(CaF2) × x = 78 × 2,06 × 10–4 ≈ 0,016 г/л = 16 мг/л. 

Для бинарного электролита AB ПРKMs =  [г/л] 
В присутствии одноименных ионов растворимость малорастворимых 

электролитов снижается. Это вызвано тем, что избыток одного из продуктов 
диссоциации электролита приводит к сдвигу соответствующего гетерогенного 
равновесия в сторону образования осадка. Например, если к насыщенному 
раствору фторида кальция прибавить некоторое количество фторида натрия, то 
в результате диссоциации последнего по схеме 

 NaF → Na+ + F– 
в растворе возрастет концентрация ионов F–. В соответствии с принципом 
Ле Шателье, положение равновесия (10.4) сместится влево, что приведет 
уменьшению концентрации ионов Ca2+ и увеличению массы твердого CaF2. 
Выпадение осадка будет продолжаться до тех пор, пока произведение 
концентраций [Ca2+][F–]2 не станет численно равным величине KПР(CaF2). 

Рассчитаем растворимость CaF2 в 0,01 M водном растворе NaF. Так как 
фторид натрия является сильным электролитом, то [Na+] = [F–] = 0,01 моль/л. 
Пусть для насыщения 1 л такого раствора необходимо растворить в нем x моль 
твердого CaF2, тогда в полученном растворе концентрация ионов Ca2+ составит 
x моль/л, а суммарная концентрация ионов F– станет равной 
0,01 + 2x ≈ 0,01 моль/л.14 Подставляя концентрации ионов в выражение для 
KПР(CaF2), получаем, что x × 0,012 = 3,5 × 10–11, откуда x = 3,5 × 10–7 моль/л. 
Следовательно, в 1 л 0,01 М раствора NaF будет содержаться 
78 × 3,5 × 10–7 ≈ 2,7 × 10–5 г = 27 мкг фторида кальция, что примерно в 600 раз 
меньше его растворимости в чистой воде. 

Важной практической задачей является определение возможности 
выпадения, растворения или изменения состава осадка малорастворимого 
электролита в результате химических реакций, а также при сливании растворов 
химически не взаимодействующих веществ, изменении внешних условий и т. д. 
Очевидно, что если произведение концентраций ионов Πc = cn(Am+)cm(Bn–) в 
растворе превысит величину KПР(AnBm), то данный раствор будет являться 
пересыщенным относительно электролита AnBm, и некоторое количество 
последнего выпадет в осадок. Если Πc < KПР, то раствор будет ненасыщенным, и 
осадок не образуется (либо произойдет растворение уже существующего 
осадка). Наконец, при Πc = KПР система будет находиться в равновесии. 

Рассмотрим раствор, в 1,0 л которого содержится 0,10 г хлорида кальция 
(Mr = 111) и 0,025 г хлорида бария (Mr = 208). Вычислим, образуются ли осадки 
CaSO4 (KПР = 5,0 × 10–5) и BaSO4 (KПР = 1,0 × 10–10) при прибавлении к этому 
раствору равного объема 0,0010 М раствора Na2SO4. Исходные количества 
CaCl2, BaCl2 и Na2SO4 составляют 0,10/111 ≈ 9,0 × 10–4, 0,025/208 ≈ 1,2 × 10–4 и 
1,0 × 10–3 моль, соответственно. Так как растворы разбавленные, то их 
плотности можно принять равными 1,0 г/мл. Тогда объем конечного раствора 
будет равен 2,0 л, а исходные концентрации ионов Ca2+, Ba2+ и SO4

2– в нем 
составят 9,0 × 10–4/2,0 = 4,5 × 10–4, 1,2 × 10–4/2,0 = 6,0 × 10–5 и 
1,0 × 10–3/2,0 = 5,0 × 10–4 моль/л, соответственно. Полагая, что активности 
ионов приближенно равны их молярным концентрациям, получаем: 

 
14  Поскольку растворимость CaF2 очень мала, то объем конечного раствора можно принять равным объему 
исходного. По той же причине можно пренебречь величиной 2x по сравнению с 0,01. 
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[Ca2+][SO4
2–] = 4,5 × 10–4 × 5,0 × 10–4 ≈ 2,3 × 10–7 < KПР(CaSO4) — осадок не выпадет; 

[Ba2+][SO4
2–] = 6,0 × 10–5 × 5,0 × 10–4 = 3,0 × 10–8 > KПР(BaSO4) — осадок образуется. 

В данном примере Πc(BaSO4) >> KПР(BaSO4), поэтому практически все 
ионы Ba2+ перейдут в осадок BaSO4, масса которого составит 
1,2 × 10–4 × 233 ≈ 0,028 г = 28 мг. В тех случаях, когда Πc и KПР имеют близкие 
значения, выпадение осадка малорастворимого электролита не будет полным. 

Произведение растворимости малорастворимого электролита является 
константой соответствующего гетерогенного равновесия и может быть 
вычислено с использованием термодинамических данных. Значения 
стандартной энергии Гиббса (ΔrG0) и константы равновесия (K) для любого 
процесса связаны соотношением ΔrG0 = –RTlnK. Подставляя KПР вместо K, 
получаем, что lnKПР = –ΔrG0/(RT), откуда 

 RT
G

eK
°−

=
rΔ

ПР , (10.5) 
причем при R ≈ 8,315 Дж/(моль · К) величина ΔrG0 должна быть выражена в джоулях.15 

Например, для гетерогенного равновесия (10.4) 
ΔrG0 = ΔfG0[Ca2+(aq)] + 2 × ΔfG0[F–(aq)] – ΔfG0[CaF2(к)]. Получаем, что при 25 °С 
ΔrG0 = 59,7 кДж = 59 700 Дж. Согласно (10.5),  
KПР(CaF2) = e–59700/(8,315 × 298,15) ≈ 3,5 × 10–11. 

В жидких средах человеческого организма содержатся значительные 
количества ионов, способных образовывать малорастворимые соединения при 
взаимодействии друг с другом. Произведения концентраций некоторых 
катионов (преимущественно Ca2+ и Mg2+) и анионов (PO4

3–, C2O4
2–, CO3

2–, 
уратов и др.) часто близки к величинам KПР соответствующих солей или даже 
несколько превышают их, однако в норме это не приводит к образованию 
осадков. Высокое содержание белков в плазме крови и других биологических 
жидкостях препятствует формированию кристаллов малорастворимых 
соединений и способствует удержанию избытка электролитов в 
коллоидно-дисперсном состоянии. Данное явление получило название 
коллоидной защиты. 

Нарушения ионного или белкового баланса может привести к выпадению 
компактных осадков малорастворимых электролитов и развитию различных 
патологических процессов (мочекаменная болезнь, тромбоз, минерализации 
тканей и т. п.). Профилактика и лечение подобных явлений основаны на 
связывании и выведении из организма избытка одного или нескольких ионов, 
входящих в состав осадка. Так, растворение оксалатных камней (состоящих 
преимущественно из CaC2O4) в ряде случаев может быть достигнуто 
правильным подбором диеты с пониженным содержанием щавелевой кислоты 
и других веществ, способствующих накоплению ионов C2O4

2– в организме. С 
другой стороны, препараты лимонной кислоты и ее производных способствуют 
выведению из организма ионов Ca2+, что также препятствует образованию 
малорастворимых солей этого элемента. Наконец, простое увеличение объема 
поступающей в организм жидкости (до 2–2,5 л в сутки) способствует 
растворению практически любых нежелательных минеральных образований в 
различных отделах выделительной системы. Таким образом, гетерогенные 
равновесия в человеческом организме подчиняются всем основным 
закономерностям, рассмотренным в данном разделе. 

 
15  При 298 К можно воспользоваться формулами KПР = e–ΔrG°/2,479 или KПР = 10–ΔrG°/5,708, где ΔrG0 выражена в кДж. 
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11. ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ РАВНОВЕСИЯ. 
ВВЕДЕНИЕ В ЭЛЕКТРОХИМИЮ 

Содержание темы: Окислительно-восстановительные процессы. 
Окислительно-восстановительные реакции (ОВР). Степень окисления. 
Окислители и восстановители.  Электродный потенциал и уравнение Нернста. 
Окислительно-восстановительный электрод и уравнение Нернста-Петерса. 
Диффузионный и мембранный потенциалы. Гальванические элементы. Электро-
движущая сила (ЭДС). Связь ЭДС с энергией Гиббса. Направление окислительно-
восстановительных процессов. Значение ОВР в биологии и медицине. 

В окислительно-восстановительных процессах происходит перераспреде-
ление электронов между реагентами. Процесс присоединения электронов 
называют восстановлением, процесс потери электронов - окислением.  

11.1. Окислительно-восстановительные реакции (ОВР) 
Окислительно-восстановительные реакции (ОВР) — реакции, при 

прохождении которых изменяются степени окисления элементов, входящих в 
состав реагирующие вещества. 

Окислитель – вещество, содержащее атомы, принимающие электроны. 
Присоединение электронов сопровождается понижением степени окисления 
атома, при этом окислитель восстанавливается. Сильные окислители обладают 
большим сродством к электрону. Как правило, эти вещества содержат атомы в 
высших положительных степенях окисления. 

Восстановитель – вещество, содержащее атомы, отдающие электроны. 
Потеря электронов сопровождается повышением степени окисления, и 
восстановитель при этом окисляется. Типичные восстановители содержат 
атомы в низших (отрицательных или нулевых) степенях окисления. 

Вещества, содержащие атомы в промежуточных степенях окисления, 
могут проявлять как свойства окислителя, так и восстановителя. 

Любую ОВР можно разделить на две полуреакции: полуреакцию 
восстановления (окислитель и его восстановленная форма) и полуреакцию 
окисления (восстановитель и его окисленная форма). Для сохранения 
электронейтральности химической системы число электронов, отданных 
восстановителем, равно числу электронов, принятых окислителем.  

11.2. Электродный потенциал 
Если пластинку металла погрузить в воду или в раствор его соли, то 

некоторое количество ионов металла с поверхности перейдет в раствор. Этому 
процессу будет способствовать одновременно происходящая гидратация ионов. 

 Me  Mez+ + z e– 
 Mez+ + n H2O  [Me(H2O)n]z+ 
На границе металл – раствор устанавливается равновесие 
 Me + n H2O  [Me(H2O)n]z+ + z e– 

Пластинка металла при этом заряжается. За 
счет сил электростатического притяжения 
положительно заряженные ионы концентрируются 
у поверхности пластинки, в результате чего 
образуется двойной электрический слой, и на 
границе металл – раствор возникает скачок 
электрического потенциала, который называется 
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электродным потенциалом. Величина этого потенциала зависит от природы 
металла, концентрации (активности) ионов металла в растворе и температуры. 
Для математического выражения этой зависимости В. Г. Нернстом в 1888 году 
было предложено следующее выражение: 

 )Me(ln0
MeMeMeMe

++= ++

z
//

c
zF
RTEE zz , (11.1) 

где MeMe /zE +  — электродный потенциал, R — универсальная газовая постоянная 
(Дж/(моль · К), T — абсолютная температура, z — заряд иона металла, F — 
постоянная Фарадея (96500 Кл/моль), с — молярная концентрация ионов, 

0
MeMe /zE +  - стандартный электродный потенциал (измеряется при активности 

ионов металла 1 моль/л). После подстановки значений констант и перехода к 
десятичным логарифмам для температуры 298 К получим: 
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11.3. Окислительно-восстановительный потенциал 
Если пластинку из инертного металла (платины) опустить в раствор, 

содержащий и окисленную, и восстановленную форму вещества, то пластинка 
будет играть роль переносчика электронов. В растворе установится равновесие 
между окисленной и восстановленной формами, а на пластинке возникнет 
окислительно-восстановительный потенциал. Рассчитать величину этого 
потенциала можно с помощью уравнения Нернста-Петерса, в котором под 
знаком логарифма находится выражение, обратное выражению для константы 
равновесия процесса восстановления. Рассмотрим несколько примеров. 

Пример 1. 
 Fe3+ + ē  Fe2+ 
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Пример 2. 
 MnO4

– + 8H+ + 5ē  Mn2+ + 4H2O 
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Преобразование последнего уравнения показывает зависимость 
потенциала от значения pH: 
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При анализе примеров 1 и 2 можно сделать вывод о влиянии среды на 
величину редокс-потенциала: 

Если в полуреакции не участвуют ионы Н+ или OH−, то величина 
потенциала не зависит от кислотности среды, если они принимают участие в 
процессе восстановления, то величина потенциала будет уменьшаться или 
увеличиваться с ростом pH. 

Для характеристики биологических окислительно-восстановительных 
процессов используется стандартный биологический редокс-потенциал (Е0*), 
рассчитываемый для pH = 7 и концентраций окисленной и восстановленной 
форм 1 моль/л). 
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Чем выше значение Е0 (Е0*), тем большей окислительной способностью 
обладает окисленная форма в данной полуреакции в стандартных (или, 
соответственно, в стандартных биологических) условиях. 

11.4. Понятие о диффузионном и мембранном потенциалах 
Рассмотрим сосуд, в котором находятся два разных электролита или 

одинаковых, но с различными концентрациями, которые при этом разделены 
перегородкой. При удалении последней возникнет диффузионный потенциал 
(Ед) – разность потенциалов между слоями жидкости, определяемая различной 
скоростью диффузии катионов и анионов раствора. 
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Рис. 11.1. Возникновение диффузионного потенциала (Eд): а) распределение 
ионов в момент удаления перегородки; б) распределение ионов через короткий 
промежуток времени. 

Если скорость движения катионов больше скорости движения анионов (а 
именно это чаще наблюдается в жидкостях организма), то со стороны более 
разбавленного раствора возникает положительный заряд, и жидкость 
заряжается положительно, в то время как более концентрированная часть 
раствора заряжена отрицательно. Положительный заряд начинает тормозить 
движение катионов и ускорять движение анионов. Через некоторое время 
скорости движения ионов сравниваются и потенциал исчезает. Несмотря на 
кратковременность существования, этот потенциал имеет большое значение в 
биологических системах при различного вида патологиях. Для бинарного 
электролита с однозарядными ионами типа НСl потенциал можно 
проиллюстрировать приведенным рисунком и рассчитать по формуле 
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где λ+ и λ− подвижности катиона и аниона, соответственно. 
Если два различающихся по составу или концентрации электролита 

разделены полупроницаемой мембраной, избирательно пропускающей только 
ионы одного знака, то по обеим сторонам мембраны возникают потенциалы 
различного знака, разность которых называется мембранным потенцалом (Емб). 

Рассмотрим в качестве модели живую клетку, помещенную в воду. Внутри клетки 
находятся крупные анионы белка Pt−, для которых клеточная мембрана непрони-
цаема, и катионы калия K+, легко проходящие через мембрану. В системе будут 
проходить два процесса: осмос воды в клетку и диффузия ионов калия из 
клетки. В момент наступления равновесия прекратится проникновение воды в 
клетку из-за повышенного внутриклеточного давления и диффузия ионов калия 
из клетки из-за возникшего внутри клетки отрицательного заряда. Величину 
мембранного потенциала покоя в этом случае можно рассчитать по формуле 
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11.5. Гальванические элементы и ЭДС 
Если последовательно соединить два 

электрода – цинковый, погруженный в 
раствор сульфата цинка и медный, 
погруженный в раствор сульфата меди, такая 
цепь будет представлять собой 
электрохимический гальванический элемент. 
При замыкании внешней цепи цинк будет 
растворяться, а медь восстанавливаться. При 
этом гальванический элемент является 
источником тока, и энергия химической 
реакции может быть преобразована в свет, 
тепло или механическую работу. Разность 
потенциалов между электродами называется 

электродвижущей силой (ЭДС) гальванического элемента. 
Электрохимическую цепь можно представить следующим образом: 
 (–) Zn | ZnSO4 || KCl || CuSO4 | Cu (+) 
В гальваническом элементе отрицательный заряд всегда имеет электрод с 

меньшим значением потенциала (анод), который указывается слева. Электрод с 
большим значением потенциала (катод) указывается справа и имеет 
положительный заряд. 

ЭДС ( EΔ ) электрохимического элемента равна разности потенциалов 
составляющих его электродов. В частности, для приведенного выше примера: 

 /ZnZn/CuCu 22Δ ++ −= EEE  
В концентрационном элементе два электрода различаются между собой 

только концентрациями электролита в ячейках 
 (–) Zn | ZnSO4 || KCl || ZnSO4 | Zn (+) 
 c1 < c2 

поэтому, после соответствующих математических преобразований: 
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11.6. Направление окислительно-восстановительного процесса 
Возможность самопроизвольного протекания любого процесса можно 

предсказать, рассчитав значение изменения энергии Гиббса. В случае ОВР 
значение ΔrE и ΔrGТ связаны формулой: 

 ΔrGТ = –zFΔrE (11.8) 
ЭДС любого гальванического элемента положительна, так как в нем идет 

самопроизвольный процесс, а, следовательно, энергия Гиббса отрицательна. 
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В случае если ЭДС > 0, энергия Гиббса принимает отрицательное 
значение, и возможно самопроизвольное протекание окислительно-
восстановительной реакции. Если ЭДС < 0, процесс невозможен, и 
самопроизвольно будет идти обратная реакция, ЭДС которой будет иметь 
равное по величине и обратное по знаку значение. 

Поясним выше сказанное на примерах. 
Пример 3. 
MnO2 + 4 HCl → MnCl2 + Cl2 + 2 H2O 
Определим, возможно ли протекание этой реакции в стандартных условиях. 
Реакция записана таким образом, что MnO2 является окислителем, а HCl – 

восстановителем. 
Рассмотрим две полуреакции: 
MnO2(к) + 4 H+ + 2 ē  Mn2+ + 2 H2O E0 = + 1.23 В 
Cl2(г) + 2 ē  2 Cl– E0 = + 1.36 В 
Рассчитаем ЭДС данной реакции: 

EΔ = 1.23 – 1.36 = –0.13 В 
Так как значение ЭДС < 0, то энергия Гиббса данного процесса положительна, 

и в стандартных условиях реакция протекать не будет. Тем не менее, эта 
реакция является основной реакцией лабораторного получения хлора. Ее 
протекание возможно при большей кислотности среды: при этом потенциал 
окислителя повысится, что и приведет к положительному значению ЭДС. 

Пример 4. 
2 KMnO4 + 10 FeSO4 + 8 H2SO4 → 2 MnSO4 + 5 Fe2(SO4)3 + K2SO4 + 8 H2O 
В этой реакции KMnO4 — окислитель, FeSO4 — восстановитель. 
Рассмотрим две полуреакции: 
MnO4

– + 8 H+ + 5 ē  Mn2+ + 4 H2O E0 = + 1.51 В 
Fe3+ + 1 ē  Fe2+ E0 = + 0.77 В 
Рассчитаем ЭДС данной реакции: EΔ = 1.51 – 0.77 = 0.74 В 
Значение ЭДС > 0, изменение энергии Гиббса процесса отрицательно, и 

реакция в стандартных условиях протекает самопроизвольно. 
Значение окислительно-восстановительных процессов в биологии и 

медицине трудно переоценить. ОВР являются необходимыми звеньями в цепи 
как катаболических, так и анаболических процессов. Энергоснабжение 
организма на 99% обеспечивается протеканием окислительно-
восстановительных процессов. С помощью ОВР в организме разрушаются 
токсические вещества. Во многих случаях фармацевтические свойства 
медицинских препаратов находятся в непосредственной связи с их 
окислительно-восстановительными свойствами. Известные антисептические, 
противомикробные и дезинфицирующие препараты являются сильными 
окислителями. Сведения об окислительно-восстановительных свойствах различных 
лекарственных средств позволяют решать проблемы их совместимости при 
одновременном применении, а также при их совместном хранении. 
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