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ВВЕДЕНИЕ 
 

1. Роль химии в развитии современной техники 
 
Химия – наука о веществах и их превращениях,  сопровождающихся  

изменением их физических и химических свойств. Она является одной из 
фундаментальных естественных наук, знание которой необходимо для пло-
дотворной творческой деятельности современного специалиста любой спе-
циальности. 

В практической жизни человека химия играет исключительно важную 
роль. Нет почти ни одной отрасли производства, не связанной с применением 
химии. Особенно велика ее роль в развитии микроэлектроники, электро– и 
радиотехники, автоматики и телемеханики, вычислительной техники, косми-
ческой техники, систем связи, технологии производства радиоэлектронных и 
электронно-вычислительных систем. Интересы этих отраслей требуют от 
химической науки новых конструкционных материалов, высококачественных 
диэлектриков, прецизионных сплавов, сверхтвердых, сверхчистых, сверхпро-
водящих материалов с комплексом определенных порой уникальных физико-
химических и электрофизических свойств, которыми не обладают природные 
вещества. 

Для современного развития РЭС и ВТ характерна непрерывная смена 
поколений РЭС и ЭВС, которая требует совершенствования существующих и 
создания принципиально новых технологических методов, более совершен-
ных устройств, в основе которых лежат физико-химические процессы и за-
кономерности, трудности выявления которых, наряду с другими, связаны с 
недостаточным уровнем знаний о степени их влияния на качество выпускае-
мых приборов. В то же время стабильность характеристик приборов и их ка-
чество зависят не только от правильного выбора материалов и их термоди-
намической совместимости, но от характера взаимодействия их с окружаю-
щей средой, природы физико-химических явлений и процессов протекающих 
на их поверхности. 

Для решения указанных выше проблем современный инженер должен 
обладать фундаментальными знаниями в области химии, позволяющими ему 
самостоятельно ориентироваться и разобраться в специальных вопросах, а 
также, используя новейшие достижения в области смежных наук, грамотно 
ставить перед другими специалистами определенные технические задачи. 

Интенсификация производственной деятельности выдвигает ряд про-
блем, связанных и с охраной окружающей среды, с соблюдением экологиче-
ских требований, решение которых невозможно без понимания химических 
законов и процессов. 

Предлагаемый курс лекций направлен на самостоятельную подготовку 
специалистов, которым предстоит работать в отраслях промышленного про-
изводства радиотехнического профиля. В него включены теоретические во-
просы строения вещества, химической связи и ее реализации в структуре 
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твердых тел, основные кинетические и термодинамические закономерности 
протекания физико-химических и электрохимических процессов, химические 
источники тока, вопросы коррозии металлов и методы защиты. Кроме того 
введены специальные вопросы, касающиеся химии конструкционных мате-
риалов: металлов и полупроводников. 

 
2. Основные положения  атомно–молекулярной теории  

в свете современных представлений 
 
Классическое учение о строении вещества базируется, как известно, на 

атомно-молекулярных представлениях, впервые изложенных М.В. Ломоно-
совым, согласно которым все вещества состоят из мельчайших, физически 
неделимых частичек и обладающих способностью к взаимному сцеплению. 

Идеи Ломоносова за истекший период времени получили всесторон-
нюю экспериментальную проверку и справедливость их полностью подтвер-
ждена. 

В основе современного понимания атомно-молекулярного учения ле-
жит принцип дискретности (прерывности) строения вещества: всякое веще-
ство не является чем-то сплошным, а состоит из отдельных, очень ма-
лых частиц. Различие между веществами обусловлено различием  между их 
частицами. Частицы находятся в непрерывном движении и между ними 
существуют силы взаимодействия. Для большинства веществ частицы 
представляют собой молекулы. 

Молекула - мельчайшая частица вещества, способная к самостоятель-
ному существованию и сохраняющая химические свойства этого вещества. 
Молекулы состоят из атомов. 

Атом – мельчайшая частица элемента, обладающая его химическими 
свойствами. 

Развитие теоретической химии и растущие потребности практики по-
ставило вопрос о пересмотре ряда положений классического атомно-
молекулярного учения. 

Опираясь на данные структурной рентгеноскопии, кристаллохимии, 
физики твердого тела, современными учеными сформулирован ряд положе-
ний, дополняющих и развивающих классическое учение. 

1. Молекула является одной из типичных форм существования вещест-
ва, но не единственной. 

2. Все вещества при обычных условиях в газообразном и парообразном 
состояниях состоят из молекул (CO2, SO2, HCl и т.д.). 

3. Если при обычных условиях вещества находятся в жидком состоя-
нии, то они также состоят из молекул (кроме атомов Hg). 

4. В твердом состоянии вещества могут иметь как молекулярное строе-
ние (S, Ge, P2O5), так и немолекулярное строение (металлы, окислы Ме, ал-
маз). 
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Соотношения между массами элементов в образуемых ими соединени-
ях устанавливаются с помощью основных количественных законов химии, 
получивших название законов стехиометрии. 

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

 
3. Oсновные законы химии 

 
Закон сохранения массы и энергии. Одним из первых и основных за-

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

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

В 1905 г. А. Эйнштейн показал, что между массой тела (m) и его энер-
гией (Е) существует связь, выражаемая соотношением Е=mc2, где с – ско-
рость света в вакууме, равная 300000 км/c. По этому закону, если в теле или в 
системе возникает изменение энергии  ΔЕ, то в том же теле происходит экви-
валентное изменение массы Δm=ΔЕ/с2. 

Закон сохранения массы полностью справедлив только для химических 
реакций, сопровождающихся небольшим выделением энергии. Если же про-
цессы протекают с выделением значительной энергии (ядерные реакции), то 
этот закон соблюдается неточно и требует дополнения, т.е. в этом случае не-
обходимо пользоваться законом сохранения массы и энергии вещества. 

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

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

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

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

Закону постоянства состава подчиняются только соединения с молеку-
лярной структурой (газы), легкоплавкие твердые тела (лед, тв. СО2, органи-
ческие соединения – сахар, нафталин и др.). 

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

Закон кратных отношений. Опыты показали, что некоторые элемен-
ты, взаимодействуя между собой, могут образовывать несколько различных 
соединений 

 
                                            N2O         NO          N2O3          NO2            N2O5 
На 1г N2 приходится О2      0,57        1,14          1,71           2,28             2,85 
 
что соответствует отношению 1 : 2 : 3 : 4 : 5. 
В 1803 г. английским ученым Д.Дальтоном был сформулирован закон 

кратных отношений: 
Если два элемента образуют друг с другом несколько химических 

соединений, то на одну и ту же массу одного из них приходятся такие 
массы другого, которые относятся между собой, как простые целые чис-
ла. 

Из закона кратных отношений стало ясно, что наименьшая масса эле-
мента, вступающего в химическую реакцию – это атом, а в молекулу соеди-
нения может входить только целое число атомов. Закон кратных отношений 
также как и закон постоянства состава справедлив только для соединений с 
молекулярным строением. При этом Дальтон принял, что все атомы каждого 
химического элемента одинаковы и обладают строго определенной массой. 
За единицу атомной массы принята 1/12 массы атома самого легкого изотопа 
углерода С12. 

Итак, атомная масса – это число, которое показывает, во сколько раз 
масса одного атома больше 1/12 массы изотопа углерода С12, выраженная в 
условных единицах. 

Молекулярная масса – это число, которое показывает во сколько раз 
масса 1 молекулы больше 1/12 массы изотопа С12, выраженная в условных 
единицах. 

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

Наряду с массами и объемом в химии пользуются также единицей ко-
личества вещества, которая называется молем. Моль – количество вещест-
ва, содержащее столько молекул, атомов, ионов, электронов или других 
структурных единиц, сколько содержится атомов в 12г изотопа углерода 
С12.  В настоящее время число структурных единиц, содержащихся в 1 моле 
вещества, определено достаточно точно и составляет число Авагадро 
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(6,02·1023). Масса 1 моля вещества называется мольной массой  и выражает-
ся в г/моль. 

Следует различать 1 моль атомов Н, 1 моль молекул Н2. Молекулярная 
масса атомов водорода равна 1 а.е.м., а мольная масса 1 моля атомов Н рав-
на1 г/моль. 

Молекулярная масса молекулы Н2 рвана 2 а.е.м., а мольная масса моле-
кулы Н2 равна 2 г/моль. 

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

Закон  эквивалентов. Одновременно с законом кратных отношений 
был окончательно сформулирован в результате работ Рихтера, Дальтона, 
Волластона закон эквивалентов (1804–1814 г.г.): 

Вещества взаимодействуют друг с другом в количествах, пропор-
циональных их эквивалентам. 

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

Массы (объемы) реагирующих друг с другом веществ проопорцио-
нальны их эквивалентным массам (объемам) 

2

1

2

1

Э
Э

m
m

                                                (1) 

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

Эквивалентом (Э) химического элемента называют такое его количе-
ство, которое соединяется с 1 молем атомов водорода или 

2
1  молей атомов 

кислорода. Эквивалент выражается в молях или г/моль. Эквивалент, выра-
женный в г/моль называется  эквивалентной массой (масса 1 эквивалента). 

Так,  водород в своих соединениях, как правило, одновалентен и его 
эквивалент равен 1 моль атомов Н или 

2
1  моля молекулы Н2, а эквивалентная 

масса равна 1 г/моль. 
Кислород – двухвалентен, его эквивалент равен 

2
1  моля атомов О или 

4
1  моля молекулы О2, а эквивалентная масса равна 8 г/моль. 

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

Э = 
В
М                                                        (2) 

ЭАl = 
3

27   = 9 г/моль или 1/3 моля атомов Аl. 

Из соотношения (2) следует, что элемент, проявляющий в соединениях 
переменную валентность, имеет несколько значений эквивалентов. Так, на-
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пример, в соединении CuO ЭCu = 
2

64   = 32 г/моль или 
2
1  моль атомов Cu, а в 

соединении Cu2O  ЭСu = 
1
64  = 64 г/моль или 1 моль атомов Cu. 

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

Эквивалент оксида определяется из соотношения 
Э = 

nВ
М


                                                  (3) 

где М – мольная масса оксида, В – валентность элемента (или кислоро-
да), n – число атомов этого элемента (или кислорода) в соединении. 

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

 
Эокс = Ээл +  8                                          (4) 

Например:           ЭAl 2 O 3
 = моль/г17

23
102

nB
M

AlAl

3О2Al 



                     

или                       ЭAl 2 O 3   =  ЭAl  + 8 = мольг /178
3

27
  

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

Выражения для расчета эквивалентов кислоты, основания, соли имеют 
вид 

Эк-ты = ;
n

М

H

тык



           Эосн. = ;
n
М

OH

осн.



         Эсоли = ;
nВ

М

MeМе

соли


                  (5) 

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

n  – число атомов водорода, замещенных в данной реакции 

на металл; OH
n  – число вступающих в реакцию гидроксильных групп; Вме – 

валентность металла; nме – число атомов металла в молекуле соли. 
Эквивалент основания можно представить как сумму эквивалентов ме-

талла и гидроксильной группы; эквивалент кислоты (соли) – как сумму экви-
валентов водорода (металла) и кислотного остатка. Эквивалент кислотного 
остатка рассчитывается делением мольной массы на его заряд. 

 

Например:     Э 42SOH  =  моль/г49
2

98
n

М

H

4SO2H 


                       или 

Э 42SOH  =  Эн+ + ЭSO4
2–  = 1 + моль/г49

2
96  ; 

Би
бл
ио
те
ка

 БГ
УИ
Р



 

ЭСа(он)2 =     моль/г37
2

74
n

М

ОН

2)ОН(Са 


    или 

ЭСа(он)2 = ЭСа
2+  + ЭОН

– = моль/г37
1

17
2

40
 ; 

моль/г57
23

342
nB

M
Э

AlAl

3)4SO(2Al

3)4SO(2Al 





  или 

моль/г57
2

96
3

27ЭЭЭ 2
4SO3Al3)4SO(2Al    

 
Эквиваленты сложных веществ могут иметь различные значения в за-

висимости от того, в какую реакцию обмена они вступают: 
Н2SO4 + NaOH = NaHSO4 + H2O, 

Н2SO4 + 2NaOH = Na2SO4 + 2H2O. 
Эквивалент Н2SO4 в первой реакции равен 98 г/моль, во второй – 49 

г/моль. 
Если одно из реагирующих веществ или оба находятся в газообразном 

состоянии, закон эквивалентов записывается в виде: 

,
V
V

V
Vили

V
Э

V
m

2Э

1Э

2

1

2Э

1

2

1                  (6) 

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

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

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

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

Закон объемных отношений. Для реакций  между газообразными ве-
ществами  действует не только  закон эквивалентов, но и закон объемных от-
ношений Гей–Люссака (1805г.): 

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

2Н2 + О2 = 2Н2О(2) 
Из 2 объемов  Н2 и 1 объема О2 получаются 2 объема  Н2О. 
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Закон объемных отношений справедлив только для идеальных газов. 
Идеальным называется такое состояние,  когда можно пренебречь межмоле-
кулярным взаимодействием и собственным объемом молекулы. 

Закон  Авагадро. В 1811г. итальянский физик Авагадро сформулировал 
закон, согласно которому равные объемы газов при одинаковой темпера-
туре и давлении, содержат одинаковое число молекул. 

Согласно закону Авагадро, одно и то же   число молекул любого газа 
при одинаковых условиях, занимают один и тот же объем. И, с другой сторо-
ны,    моль любого газа (по определению) содержит одинаковое число час-
тиц. Следовательно, 1 моль любого вещества в газообразном состоянии за-
нимает один и тот же объем. 

Нетрудно рассчитать какой объем занимает 1 моль газа при нормаль-
ных условиях (760 мм.рт.ст. или 101,325 кПа и О0С). 

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

Один моль любого газа при нормальных условиях занимает объем 
22,4 л. 
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ТЕМА 1. СТРОЕНИЕ АТОМА И ПЕРИОДИЧЕСКАЯ ТАБЛИЦА  
Д.И. МЕНДЕЛЕЕВА 

 
 

1.1  Современная модель строения атома 
 

До конца 19 века атом считали неделимой частицей, что подтвержда-
лось химическими реакциями, в которых вещества реагировали между собой 
в определенных массовых соотношениях, пропорциональных целым числам.  

В 1886 году Бутлеров высказал пророческую догадку о том, что атомы 
неделимы лишь в известных нам химических реакциях, но могут быть дели-
мы в каких–то еще не изученных процессах. 

Следует отметить, что в конце 19 и начале 20 века экспериментально 
было получено много научных результатов: открыт спектральный анализ и 
получен спектр водорода; открыты катодные лучи, изучена их природа и до-
казано, что они представляют собой поток электронов, вытекающих из като-
да со скоростью, близкой к скорости света; открыты рентгеновские лучи, ко-
торые представляли собой электромагнитные колебания, обладающие корот-
кой длиной волны 10–8–10–9 см, получен спектр рентгеновских лучей, кото-
рый напоминает спектр водорода; Планком установлено, что энергия переда-
ется дискретно, отдельными порциями – квантами и ряд других открытий. 

Таким образом, был накоплен достаточно большой экспериментальный 
материал, назрела необходимость обобщения всех полученных данных, пере-
смотра существующих моделей строения атома (Томпсона, Резерфорда, Бо-
ра) и создания новой теории. 

 
1.1.1 Двойственная природа элементарных частиц 

 
В основе современной теории строения атома лежит представление о 

двойственной природе элементарных частиц. 
Впервые двойственность элементарных частиц была доказана при ис-

следовании явлений фотоэффекта (испускание металлом электронов под дей-
ствием падающего на него света). Явление фотоэффекта можно было объяс-
нить, исходя из того, что излучение состоит из отдельных порций – фотонов, 
обладающих определенной энергией. 

Из квантовой теории света следует, что фотон действует как частица и 
обладает корпускулярными свойствами. С другой стороны, распространяется 
как волна, следовательно, ему присущи корпускулярно–волновые свойства. 

Корпускулярные свойства фотона выражаются уравнением Планка: 
 

E h   ,                                                             (1.1) 
 

где Е–энергия кванта; h–постоянная Планка (6,626·10–34Дж·с); ν–частота, с–1, 
согласно которому фотон неделим и существует в виде дискретного образо-
вания. Волновые свойства фотона находят выражение в уравнении: 
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c   ,                                                             (1.2) 

 
связывающем длину волны электромагнитного колебания (λ) с его частотой 
  и со скоростью распространения света с равной 3·108 (м/с). Использование 
понятия длина волны предполагает, что фотон обладает волновыми свойст-
вами. Отсюда: 

cE h


                                                           (1.3) 

Но фотон обладает и некоторой массой m и энергией в соответствии с 
уравнением Эйнштейна E = m · c2. Из двух последних уравнений следует, что  

2 h cm c



                                                       (1.4) 

Откуда 
h

m c
 


                                                       (1.5) 

Произведение m·с – это есть произведение массы тела на скорость и 
называется количеством движения или импульсом (р). 

Тогда 
h
p

                                                           (1.6) 

 
В 1924 г. де Бройль предположил, что двойственность присуща не 

только фотонам, но и любым другим частицам, в частности электронам. Та-
ким образом для любой элементарной частицы движение ее, как электрона, 
можно представить как волновой процесс, для которого выполнимо соотно-
шение (1.6), которое часто называют уравнением де Бройля. Следовательно, 
для электрона с массой m и скоростью υ можно записать: 

h
m υ

 


                                                      (1.7) 

 
Предположение де Бройля о наличии у электрона волновых свойств 

впоследствии получило экспериментальное подтверждение. 
При большой массе частиц длина волны де Бройля очень мала. Напри-

мер, у частицы m = 1г, движущейся со скоростью 1 см/с, λ = 6,6·10–27 см, по-
этому для макрочастиц невозможно обнаружить волновые свойства. 
 

1.1.2 Принцип неопределенности Гейзенберга. 
Волновая функция электрона 

 
Исследования де Бройля положили начало созданию квантовой меха-

ники, описывающей движение микрочастиц. В 1925–1926 г.г. Гейзенберг 
(Германия) и Шредингер (Австрия) независимо друг от друга предложили 
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два варианта квантовой механики. Уравнение Шредингера оказалось более 
простым и удобным и в настоящее время вся квантовая механика базируется 
на этом уравнении. В простейшем случае оно может быть записано в виде: 

 
2 2 2 2

2 2 2 2

h Ψ Ψ Ψ U Ψ E Ψ
8 m π x y z

   
             

,                       (1.8) 

 
где Ψ – волновая функция; m – масса частицы; E –  полная энергия; U – по-
тенциальная энергия; x, y, z – координаты. 

Подробное рассмотрение уравнения Шредингера и его решение явля-
ется предметом курса физики и в настоящем курсе не рассматривается. Это 
очень сложное дифференциальное уравнение, которое дает точные решения 
лишь для очень простых систем, для сложных систем требует внесения раз-
личных допущений и решение его является очень сложной математической 
задачей. 

Система понятий квантовой механики резко отличается от классиче-
ской механики. Но так же, как и в классической механике, в квантовой меха-
нике сохраняются значения понятий массы частицы, энергии, импульса m·υ и 
момента количества движения. Однако такое понятие, как траектория движе-
ния частицы, отсутствует. 

Одним из основных положений квантовой механики является соотно-
шение неопределенности Гейзенберга, которое позволяет учесть двойст-
венную природу электрона при описании его поведения. Согласно принципу 
Гейзенберга, произведение неопределенности Δх в значении координаты 
частицы в некоторый момент времени на неопределенность Δр в значении ее 
импульса в этот же момент времени равна или больше h

2 
 

h hΔx Δp или Δx Δυ
2 2 m 

   
  

                               (1.9) 

 
Это означает, что нельзя одновременно измерить координату и им-

пульс частицы с одинаковой точностью. Чем точнее определен импульс, т.е. 
Δр → 0, или скорость Δυ → 0, тем менее точным является местоположение 
частицы, т.е. Δx → ∞.  

Следовательно, для таких малых частиц, как электрон, нельзя с опреде-
ленностью указать место их пребывания в данный момент и направление их 
движения в последующий момент. Можно установить лишь вероятность их 
нахождения в той или иной точке пространства и наличие определенного 
импульса в определенный момент времени. Поэтому современному пред-
ставлению отвечает понятие электронного облака, плотность которого в раз-
личных точках определяется вероятностью пребывания там электрона. 

Представление о состоянии электрона, как о некотором облаке элек-
трического заряда, хорошо передает основные особенности поведения элек-
трона в атомах и молекулах. При этом следует помнить, что электронное об-
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лако не имеет четко очерченных, определенных границ, даже на большом 
расстоянии от ядра существует некоторая вероятность обнаружения электро-
на. Под электронным облаком следует понимать область пространства вбли-
зи ядра атома, в которой сосредоточена преобладающая часть ядра и массы 
электрона (~ 90%). 

Согласно квантовой механике, представленной уравнением Шрединге-
ра, одной из характеристик электрона является волновая функция Ψ. Она ха-
рактеризует вероятность нахождения частицы в данном месте пространства. 
Значения этой функции, вычисленные из уравнения Шредингера, зависят от 
трех координат, в связи с чем при решении появляются три квантовых числа: 
n, l, m, которые характеризуют поведение электрона в атоме.  

 
1.2  Квантовые числа  

 
Главное квантовое число n  определяет энергию электрона и размеры 

электронных облаков. Энергия электрона зависит от расстояния электрона от 
ядра: чем ближе к ядру находится электрон, тем меньше его энергия. n имеет 
значения ряда целых чисел от 1, 2, 3, … до ∞. При n = 1 электрон находится 
на 1–ом энергетическом уровне, который характеризуется наименьшей вели-
чиной энергии. Квантовое состояние с наименьшей энергией атома E1, назы-
вается нормальным или основным. Квантовое состояние с большими уров-
нями энергии E2, E3, называются возбужденными. Электроны в нормальном 
состоянии связаны с ядром наиболее прочно. Когда же атом находится в воз-
бужденном состоянии, связь электрона с ядром ослабевает вплоть до отрыва 
электрона от атома. 

Главное квантовое число n определяет, таким образом, размеры элек-
тронного облака. Электроны, характеризующиеся одним и тем же значением 
главного квантового числа, образуют в атоме электронные облака приблизи-
тельно одного размера, поэтому можно говорить о существовании в атоме 
электронных слоев, отвечающих определенным значениям главного кванто-
вого числа. 

Для энергетических уровней электрона в атоме (т.е. для электронных 
слоев), соответствующих различным значениям n, приняты следующие бук-
венные обозначения: 

 

n 1 2 3 4 5 6 7 
Энергетический уровень K L M N 0 P Q 

 

Орбитальное квантовое число l. Согласно квантомеханическим рас-
четам электронные облака отличаются не только размером, но и формой. 
Форму электронного облака характеризует орбитальное или побочное кван-
товое число l, которое может принимать значения от 0 до (n – 1). Различная 
форма электронных облаков обуславливает изменение энергии электрона в 
пределах одного энергетического уровня, т.е. его расщепление на энергети-
ческие подуровни. Энергетические подуровни обозначают буквами: 
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l 0 1 2 3 4 5 
Подуровень s p d f q h 

 Следовательно, электроны, орбитальное квантовое число которых рав-
но нулю (l = 0), называются s – электронами. Электроны, орбитальное кван-
товое число которых равно единице (l = 1), называются р – электронами. 
Электроны, орбитальное квантовое число которых равно двум (l = 2), назы-
ваются d– электронами и т.д. 

При данном значении главного квантового числа n наименьшей энер-
гией обладают s – электроны, затем p, d, f – электроны. 

 
Главное квантовое число 

n 
Орбитальное квантовое 

число l 
Обозначение орбиталей 

1 0 1s 
2 0; 1 2s, 2p 
3 0; 1; 2 3s, 3p, 3d 

 
Теоретические данные показывают, что s – орбитали имеют форму ша-

ра, р – орбитали – форму восьмерки, которая может быть вытянута по раз-
личным осям x, y, z (рис. 1), d и f –  орбитали имеют более сложную форму.  

 
 
 
 
 
 
 
 
 

 
Рис. 1 Формы s– и р– орбиталей 

 
Магнитное квантовое число m характеризует распределение элек-

тронных орбиталей в пространстве вокруг ядра, т.е. электрон с  одинаковыми 
значениями n и l могут располагаться по орбиталям, различно ориентирован-
ными в пространстве. Оно принимает любое целое числовое значение от +l 
до –l, включая 0. Таким образом число возможных значений магнитного 
квантового числа равно 2l + 1. Например, при l = 0 может быть только одно 
значение магнитного квантового числа m = 0. При l = 2 – может быть 5 зна-
чений магнитного квантового числа 2, 1, 0, –1, –2. 

В таблице 1 представлены соотношения между квантовыми числами. 
Совокупность положений электрона в атоме, характеризуемых опреде-

ленными значениями n, l, m называется атомной орбиталью. Условно атом-
ную орбиталь обозначают в виде клетки (энергетической ячейки) – ٱ. Количе-
ство атомных орбиталей равно единице на s – подуровнях ٱ, трем – на р – по-
дуровнях , пяти – на d – подуровнях , семи – на f – подуровнях.                 
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Орбиталь всегда симметрична относительно ядра. 
Таблица 1 

Соотношение между квантовыми числами 

n Энергетический 
уровень или слой l Обозначение m Количество 

орбиталей 
1 К 0 1s 0 1 
2 L 0 2s 0 1 
  1 2p –1, 0, 1 3 
3 M 0 3s 0 1 
  1 3p –1, 0, 1 3 
  2 3d –2, –1, 0, 1, 2 5 
4 N 0 4s 0 1 
  1 4p –1, 0, 1 3 
  2 4d –2, –1, 0, 1, 2 5 
  3 4f –3, –2, –1, 0, 1, 2, 3 7 

 
Спиновое квантовое число s. Изучение атомных спектров показало, 

что электроны кроме различий в размерах облаков, в форме и характере рас-
положения их друг относительно друга имеют качественную характеристику, 
называемую спином, которую упрощенно можно представить как механи-
ческий момент, связанный с вращением электрона вокруг собственной оси. 
Спин может принимать положительные и отрицательные значения: +1/2 и –
1/2, которые связаны с направлением вращения. Поскольку спин – величина 
векторная, то его условно обозначают стрелкой, направленный вверх или 
вниз ↑, ↓. Электроны, имеющие одинаковые направления спинов либо поло-
жительные, либо отрицательные – называются параллельными; при проти-
воположных значениях спинов – антипараллельными. 

Таким образом поведение электрона в атоме полностью характеризует-
ся четырьмя квантовыми числами n, l, m, s. Они определяют энергию элек-
трона, объем и форму пространства, в котором вероятно его пребывание око-
ло ядра. При переходе атома из одного состояния в другое, в связи с чем ме-
няются значения квантовых чисел, происходит перестройка электронного 
облака, т.е. атом поглощает или испускает квант энергии – фотон. 
 

1.3  Многоэлектронные атомы. Принцип Паули, правило Хунда, 
правила Клечковского 

 
В многоэлектронных атомах (МЭ) электрон движется не только в поле 

собственного ядра, но и в поле действия других электронов. Состояние элек-
тронов МЭ атомов определяется также четырьмя квантовыми числами, но 
т.к. электрон движется в поле действия и других электронов, энергия его за-
висит не только от n, но и от l, и с их возрастанием увеличивается. 

В МЭ атоме внутренние электронные уровни экранируют (заслоняют) 
электроны, расположенные на внешних электронных уровнях, от действия 
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ядерного заряда. Поэтому притяжение электронов внешнего уровня к ядру 
меньше энергии притяжения электронов внутренних уровней. 

Электроны в атоме занимают наиболее низкое энергетическое состоя-
ние, отвечающее максимальной устойчивости. Поэтому заполнение уровней 
идет от первого к седьмому, а подуровней: от s, p, d к f. 

Состояние электронов в МЭ отвечает принципу Паули: на любой 
атомной или молекулярной орбитали не может быть двух электронов, у 
которых все квантовые числа были бы одинаковы. Например, n = 1, l = 0, m 
= 0 электроны различаются только значениями  s  +1/2 и –1/2. 

Максимальное число электронов s – подуровне любого слоя равно 2, на 
р – подуровне может быть равно 6, на d – 10, на f – 14.  

Из принципа Паули вытекает, что максимально возможное число элек-
тронов на каждом энергетическом уровне равно удвоенному значению квад-
рата главного квантового числа 2·n2. 

Первый энергетический слой К (n = 1) содержит только s – подуровень, 
второй L слой (n = 2) состоит из s –, p – подуровней. Третий М слой (n = 3) 
состоит из s –, p – и d – подуровней и т.д. 

При заполнении электронами энергетических подуровней соблюдается 
правило Хунда: в данном подуровне электроны стремятся занять энер-
гетическое состояние таким образом, чтобы суммарный спин был мак-
симален. 

Другими словами, в данном подуровне электроны стремятся занять 
свободные орбитали по одному с параллельными спинами, а затем только по 
второму с противоположным направлением спина. 

Например у атома N – 1s22s22p3, могут быть следующие варианты рас-
положения электронов: 
       

 
 
 
 
 

Суммарный спин равен    Суммарный спин равен 1/2 

        
2
11

2
1

2
1

2
1

  

 
Следовательно по Хунду вариант (а) является оптимальным. Следует 

отметить, что правило Хунда не запрещает другого распределения электро-
нов в пределах подуровня. Оно лишь утверждает, что максимальное значение 
суммарного спина атома соответствует устойчивому, невозбужденному со-
стоянию, в котором атом обладает наименьшей возможной энергией; при 
любом другом распределении электронов энергия атома будет иметь большее 
значение, значит он будет находиться в неустойчивом, возбужденном со-
стоянии. 

2р3 

2s2 

1s2 

2р3 

2s2 

1s2 

а б 
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Последовательность заполнения атомных электронных орбиталей в за-
висимости от значений главного и орбитального квантового числа была ис-
следована ученым Клечковским, который установил, что энергия электрона 
возрастает по мере увеличения суммы 2–х квантовых чисел. В соответствии с 
этим было сформулировано следующее положение: при увеличении заряда 
ядра атома последовательное заполнение электронных орбиталей про-
исходит от орбиталей с меньшим значением суммы главного и орби-
тального квантовых чисел (n + l) к орбиталям с большим значением этой 
суммы. Электронное строение атомов K и Ca соответствует этому правилу. 
Действительно для 3d – орбиталей (n = 3, l = 2) сумма n + l = 5, а для 4s – ор-
биталей (n = 4, l = 0) равна 4. Следовательно 4s – подуровень должен запол-
няться раньше, чем подуровень 3d, что в действительности и происходит. 

 

К19  1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s1 
 

 
 
 
 
 
 
Ca19  1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 
 
 
 
 
 
 
При одинаковых значениях суммы (n + l) заполнение орбиталей 

происходит последовательно в направлении возрастания главного кван-
тового числа, т.е. при равенстве этих сумм для двух орбиталей сначала 
заполняется орбиталь с меньшим значением n. В соответствии с этим пра-
вилом в случае если сумма n + l = 5, вначале должен заполняться подуровень 
3d (n = 3), затем подуровень 4р (n = 4) и, наконец, подуровень 5s (n = 5). На-
пример у атома скандия Sc должно начинаться заполнение 3d – орбиталей, 
так что его электронное строение соответствует формуле: 1s22s22p63p63d14s2 
и схеме: 
 
 
 
 

 
 
 
 
 

3р 

3s 

4s 3d 

Уровень 3d не заполняется, 
а заполняется 4s 

3р 

3s 

4s 3d 

3р 

3s 

4s 3d 
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1.4  Периодический закон и таблица Менделеева. 
 Электронная структура атомов 

 
В 1969 г. Менделеев сформулировал закон: “Свойства простых тел, 

а также формы и свойства соединений элементов находятся в периоди-
ческой зависимости от атомных весов элементов”. Исходя из этого, Мен-
делеев составил свою таблицу таким образом, что она, будучи довольно про-
стой, тем не менее учитывала все основные особенности изменения свойств 
элементов. 

Изучение строения атома показало, что расположение элементов в таб-
лице происходит в соответствии со строением электронных оболочек атомов. 
Поэтому в настоящее время периодический закон имеет следующую форму-
лировку: “Свойства электронов и их соединений находятся в периодиче-
ской зависимости от заряда ядра атома или порядкового номера элемен-
та”. Такая формулировка устраняла имеющиеся в таблице Менделеева про-
тиворечия, а именно, расположения четырех пар элементов: 

 Ar и К,    Со и Ni,    Te и J,    Th и Pa  
 18    19    27     28      52   53      90    91 

первый элемент каждой пары имел большую атомную массу, чем второй. 
Структура периодической таблицы. Периодическая система элемен-

тов отражает электронное строение атомов в виде горизонтальных и верти-
кальных рядов – периодов и групп. Каждый период начинается элементом, в 
атоме которого появляется электрон с новым значением главного квантового 
числа. 

Первые три периода называются малыми: в первом – два элемента, во 
втором и третьем – 8 элементов. Остальные периоды называются большими: 
четвертый включает 18 элементов, пятый период – 18 элементов, шестой пе-
риод – 32 элемента и т.д. 

Первый период системы состоит из двух элементов: водорода Н и ге-
лия Не. У водорода Н (1) единственный электрон занимает самую низкую 
орбиталь 1s, электронная формула 1s1, у гелия Не (2) – на орбитали 1s нахо-
дится два электрона с антипараллельными спинами, электронная формула 
1s2. Таким образом у гелия Не полностью сформирован К – слой или К – 
энергетический уровень (n = 1). 

У элементов второго периода начинается заполнение L – энергетиче-
ского уровня (n = 2). Второй период начинается с лития Li (3) – три электро-
на, два из них находится на К – слое, а один – в L – слое. У элементов этого 
периода вначале заполняется s – подуровень, а затем р – подуровень, элек-
тронная формула 1s22p1. У последнего элемента неона Ne (10) все s – и р – 
орбитали заняты, электронная формула Ne – 1s22s22p6. Элементы, в которых 
в последнюю очередь заполняются s – подуровень называют s – элементами, 
а р – подуровень – р – элементами.  

Третий период начинается с натрия Na (11), в атоме которого заполня-
ется M – слой (n = 3) – 1s22s22p63s2,  и заканчивается заполнением s – и р – 
подуровней в аргоне Ar (18), электронная формула которого 1s22s22p63s23p6.  
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Однако при главном квантовом числе n = 3 не используются все воз-
можности заполнения вакантных орбиталей. При n = 3, l может быть равно 2, 
следовательно имеется пять 3d – орбиталей, которые остаются свободными 
(10 вакансий). Несмотря на это, у элементов четвертого периода калия K и 
кальция Ca начинает заполняться четвертый энергетический слой (n = 4) – N 
– слой, только начиная со скандия Sc начинает формироваться 3d – подуро-
вень. Энергия отталкивания 3d – электронов меньше энергии их притяжения 
к ядру в связи с возрастанием его заряда. Поэтому энергетически 3d – поду-
ровень более выгоден, чем 4p – подуровень. У 10 элементов, начиная со 
скандия и кончая цинком Zn, после заполнения 4s – подуровня начинается 
заполнение 3d – подуровня. Элементы, в которых в последнюю очередь за-
полняется d – подуровень, называется d –  элементами. У элементов от гал-
лия Ga (1s22s22p63s23p63d104s24р1) до криптона Kr (1s22s22p63s23p63d104s24p6) –  
происходит формирование 4р – подуровня. 

Пятый период начинается с рубидия Rb и стронция Sr, у которых фор-
мируется s – подуровень, за ними располагаются 10 элементов, в атомах ко-
торых формируется 4d – подуровень. У последних 6 элементов пятого перио-
да от индия In  до ксенона Xe формируется 5р – подуровень. 

Шестой период начинается с цезия Сs и бария Ba. Здесь формируется s 
– подуровень. Далее, как и во всех больших периодах, начинается заполнение 
d – подуровня пятого уровня. Затем заполнение 5d – подуровня прерывается 
и энергетически более выгодным становится заполнение 4f – подуровня. А у 
следующих 14 элементов – лантаноидов происходит формирование 4f – 
уровня или N – слоя и завершается у Lu (лютеция 71). После заполнения 4f – 
подуровня у элементов от гафния Hf до ртути Hg продолжается заполнение 
5d – подуровня. Затем следует 6 элементов, у которых заполняется р – поду-
ровень внешнего электронного слоя. 

Аналогичный порядок формирования энергетических уровней у эле-
ментов седьмого периода. 

Элементы, у которых в последнюю очередь заполнения f – подуровень, 
называются f – элементами. 

Следует отметить, что правила Клечковского не отражают частных 
особенностей электронной структуры атомов некоторых элементов. Напри-
мер, при переходе от ванадия V к хрому Cr, от никеля Ni к меди Cu число 3d 
– электронов увеличивается не на один, а сразу на два за счет “проскока” од-
ного электрона 4s – подуровня на 3d – подуровень. Аналогичный “проскок” 
наблюдается у Ag, Au, Mo, Pt, Pd. Известно, что при удалении электрона от 
ядра прочность связи уменьшается, а возрастает энергия электрона в атоме. 
Однако энергии электрона в состояниях 4s и 3d, 5s и 4d, 4f и 5d настолько 
близки друг к другу, что становится возможным “проскок” электрона из ns в 
(n – 1) d – подуровень. Переход электрона из 4s на 3d подуровень у атомов 
Cu, Ag, Au приводит к образованию целиком заполненного d – подуровня и 
поэтому оказывается энергетически выгодным. Обладают повышенной энер-
гетической устойчивостью и атомы с ровно наполовину заполненными поду-
ровнями, например у атомов Cr, Mo и т.д. 
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Группы делятся на подгруппы: главную и побочную. К главным под-
группвм относятся элементы, для атомов которых n равно номеру периода, а 
l = 0; 1. К побочным – элементы, в атомах которых происходит заполнение 
энергетических подуровней, оставшихся незавершенными. Для элементов 
побочных подгрупп n заполняемого уровня меньше номера периода, а l = 2;3. 

Малые периоды содержат элементы главных подгрупп. 
 

1.5 Периодичность свойств элементов. Энергия ионизации, энергия 
сродства к электрону, степень окисления и ионные радиусы 

 
Периодичность электронного строения атомов элементов заложена в 

самом построении периодической системы. По мере роста заряда ядра про-
исходит закономерная повторяемость электронных структур атомов, а следо-
вательно и повторяемость свойств элементов. 

Каждый из периодов, за исключением первого, начинается типичным 
металлом и заканчивается типичным неметаллом. Так, во втором периоде ли-
тий Li (2s1) – химически активный металл, легко отдает электрон; бериллий 
Be (2s2) – также металл, но менее активный. Металлический характер бора В 
(2s2p1) выражен слабо, все последующие элементы второго периода, у кото-
рых происходит заполнение 2р – подуровня, являются уже неметаллами: не-
он Ne (2s22p6) – восьмиэлектронная конфигурация очень прочна, поэтому Ne 
– благородный газ. Благородные газы являются тем перевалочным “пунк-
том”, который разделяет металлы и неметаллы. Аналогичные изменения 
свойств наблюдаются у элементов и других периодов. 

Если рассматривать свойства по вертикали, по группам, то следует ска-
зать, что в каждой главной подгруппе с возрастанием порядкового номера 
металлические свойства усиливаются, а неметаллические – ослабляются. Так 
у щелочных металлов  металлические свойства усиливаются с возрастанеим 
порядкового номера, а у галогенов – неметаллические свойства с возрастани-
ем порядкового номера ослабляются. 

Особое место занимают элементы первого периода водород Н и гелий 
Не. Водород, начинающий первый период, имеет некоторое сходство со ще-
лочными металлами и может иметь степень окисления +1 и существовать в 
водных растворах в виде иона Н+. Но в то же время может иметь степень 
окисления –1, например CaH2; может образовывать прочные ковалентные 
связи Н – Н в молекуле Н2 и все это делает его похожим на галогены. Поэто-
му в таблице он  находится условно в седьмой группе. Электронная конфигу-
рация атома гелия Не 1s2 весьма устойчива, что обусловливает его химиче-
скую инертность. 

d – элементы значительно меньше отличаются друг от друга по своим 
свойствами, т.к. у них заполнены предыдущие слои. Все d – элементы – ме-
таллы, конфигурация их внешних энергетических уровней, как правило, ns2.  

Различие в свойствах f – элементов совершенно незначительно, т.к. за-
полняются еще более глубинные оболочки, поэтому в таблице для них отве-
дено отдельное место. 
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Одним из важнейших свойств элементов, непосредственно связанным с 
их электронной структурой, является ионизационный потенциал (энергия 
ионизации) I – минимальная энергия, необходимая для удаления электро-
на из атома, иона или молекулы, выражается в эВ/атом или кДж/моль. 
Энергия, необходимая для удаления первого электрона, называется первым 
ионизационным потенциалом, второго – вторым и т.д. Ионизационные по-
тенциалы увеличиваются в следующем порядке I1 < I2 < I3 …< In, т.к. удале-
ние электрона от атома происходит легче, чем от иона. Самым низким иони-
зационным потенциалом  обладает первый элемент каждого периода (щелоч-
ные металлы). В периоде слева направо потенциал ионизации  возрастает и 
достигает максимального значения у элементов восьмой группы. Наблю-
дающиеся небольшие отклонения обусловлены устойчивостью наполовину 
или полностью заполненных подуровней. У Be, Mg заполнены 2s и 3s поду-
ровни, у N и Р наполовину заполнены 2р и 3р подуровни. Эти элементы 
имеют энергию ионизации больше, чем следующие за ними. Появляющийся 
во внешнем р – подуровне один электрон у бора, Al, Ga, In, Te легче отрыва-
ется, поэтому потенциал ионизации понижается. Повышенные потенциалы 
ионизации у Zn, Cd, Hg следствие того, что у них достроен внешний s поду-
ровень и полностью заполнен d – уровень. 

Если рассмотреть потенциал ионизации по вертикали, то для главных 
подгрупп характерно уменьшение его от Li к Fr. Для d – элементов характер-
на более сложная зависимость. Причем потенциал ионизации у нижних в 
группе элементов выше, чем у верхних. 

Сродство к электрону (Е) – энергия, которая выделяется при присое-
динении электрона к атому, молекуле или радикалу (выражается в тех же 
единицах, что и ионизационный потенциал). 

В группах сверху вниз сродство к электрону, как правило, уменьшает-
ся. Эта величина, как и потенциал ионизации, закономерно изменяется в со-
ответствии с характером электронных структур атомов элементов. Галогены 
- элементы седьмой группы - отличаются самым высоким сродством к элек-
трону, так как при присоединении одного электрона к нейтральному атому 
они приобретают законченную электронную конфигурацию благородного га-
за. 

Щелочные металлы характеризуются низким сродством к электрону. У 
благородных газов сродства к электрону равно нулю. 

Сродство к электрону атомов металлов, как правило, близко к нулю 
или отрицательно, т.к. энергия может не только выделяться, но и поглощать-
ся. Из этого следует, что для атомов большинства металлов присоединение 
электронов энергетически невыгодно. Сродство к электрону атомов неметал-
лов положительно и тем больше, чем ближе к благородному газу расположен 
неметалл в периодической системе. Это свидетельствует об усилении неме-
таллических свойств по мере приближения к концу периода. 

Для решения вопросов о том, какой из атомов легче отдает или присое-
диняет электрон, учитывают обе характеристики: ионизационный потенциал 
и энергию сродства к электрону. Полусумма этих величин называется элек-
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троотрицательностью (ЭО). Учитывая сложность определения величины 
сродства к электрону, американский ученый Полинг предложил вместо абсо-
лютного значения ЭО использовать относительные значения (ОЭО). Он при-
нял ОЭО F = 4, тогда ОЭОLi = 1 и относительно их были вычислены ОЭО 
других элементов. 

Степень окисления – заряд, возникающий на атомах при образовании 
химических соединений. Степень окисления может иметь положительное, 
отрицательное и нулевое значения. В соединениях, состоящих из однород-
ных атомов, степень окисления равна 0. В соединениях, образованных из 
различных атомов, отрицательное значение степени окисления имеют те 
атомы, к которым смещена электронная плотность, положительную – атомы, 
электронная плотность которых смещена к другому атому. Фтор  F не имеет 
положительной степени окисления, во всех соединениях имеет отрицатель-
ную степень (–1). Степень окисления кислорода равна (–2), но бывает (–1) в 
пероксидных соединениях (Na2O2, K2O2) и (+2) в соединении OF2. Для водо-
рода в большинстве соединений характерна степень окисления (+1), в гидри-
дах металлов равна (–1). 

Постоянную степень окисления имеют s – элементы 1, 2–й групп. Пе-
ременная степень окисления характерна для d –  элементов. Максимальная 
степень окисления атомов совпадает с номером группы. 

Атомные и ионные радиусы. Вследствие волновой природы электро-
нов атомы и ионы не имеют строго определенных  границ, поэтому измерить 
абсолютные значения радиуса атома невозможно. Поэтому определяют ус-
ловные радиусы атомов и ионов, связанные друг с другом химической свя-
зью в кристаллах. 

Атомные радиусы металлов в периодах с ростом порядкового номера 
элемента уменьшаются, т.к. при одинаковом числе электронных слоев воз-
растает заряд ядра и, следовательно, притяжение электронов. Наибольшее 
уменьшение наблюдается у элементов малых периодов, у которых происхо-
дит заполнение электронами внешнего энергетического уровня. В больших 
периодах у d и f– элементов наблюдается более плавное уменьшение радиу-
сов при увеличении заряда ядра атома. В пределах одной подгруппы радиусы 
элементов увеличиваются сверху вниз, т.к. увеличивается число энергетиче-
ских уровней. 

Радиус ионов отличается от радиуса атомов, т.к. они или лишились не-
скольких электронов, или их присоединили. Радиус положительно заряжен-
ных ионов меньше радиуса атомов, а радиус отрицательно заряженных ионов 
больше радиуса атомов. 

Ионы конфигураций s2p6 имеют больший радиус, чем ионы, имеющие 
d – электроны. 

Радиус катионов меньше радиуса анионов для одного атома. 
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1.6 Значение периодического закона 
 

Открытие периодического закона Менделеева имеет огромное значе-
ние не только для химии, но и для других наук. Менделеев усовершенствовал 
и углубил наши познания и представления о структуре материи и ее физико–
химических свойствах. Периодический закон обобщил и систематизировал 
богатейший, разрозненный, но накопленный к тому времени материал по 
свойствам элементов и их соединений. К моменту открытия закона было из-
вестно 63 элемента. Менделеев предсказал существование многих неизвест-
ных к тому времени элементов и их свойства. И его предсказания блестяще 
сбылись.  

Периодическим законом можно пользоваться для определения физико–
химических свойств соединений, основанных на сопоставлении известных 
величин, для решения задач синтеза веществ с заданными свойствами; разра-
ботке новых материалов, в частности, полупроводниковых и т.д. 
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 ТЕМА 2. ХИМИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ И ЕЕ РЕАЛИЗАЦИЯ  
В СТРУКТУРЕ ТВЕРДЫХ ТЕЛ 

 
2.1 Основные характеристики химической связи. 

 
Учение о химической связи занимает центральное место в современной 

химии. Без понимания природы взаимодействия атомов нельзя понять мно-
гообразия химических соединений, причин их образования и реакционной 
способности. От характера сил, действующих между атомами элементов, за-
висят и свойства образующихся веществ: механические, оптические, элек-
трические и т.д. 

Открытие строения атома послужило толчком для создания различных 
новых теорий химической связи. Было совершенно ясно, что образование 
химической связи осуществляется только за счет электронов, окружающих 
атомное ядро. В 1916 г. Льюис и Лангмюр выдвинули так называемую октет-
ную теорию химической связи, считая, что атом стремится окружить себя ок-
тетом электронов. Однако эта теория имела недостатки: нельзя было объяс-
нить существование ионных соединений, вскрыть причины образования об-
щей пары электронов, которые, обладая одинаковым зарядом, должны были 
бы отталкиваться. 

В 1919 г. Коссель предположил, что при взаимодействии двух атомов 
один из них отдает, а другой присоединяет электроны. При этом первый пре-
вращается в положительно заряженный ион, второй – отрицательно заряжен-
ный ион. Взаимное электростатическое притяжение образовавшихся ионов и 
приводит к образованию устойчивого соединения. 

Развитие волновой механики атома создало основу современного уче-
ния о химической связи и строении молекул. Согласно современным пред-
ставлениям она имеет электрическое происхождение, т.к. осуществляется по-
средством так называемых валентных электронов s, p и d – электронов и d – 
орбиталей у d – элементов. 

Химическая связь характеризуется: 
— длиной связи (

о
A ) – межъядерное расстояние, отвечающее устойчиво-

му состоянию молекул, когда силы притяжения уравновешиваются силами 
отталкивания и потенциальная энергия системы минимальна. Она определя-
ется экспериментально; 
— прочностью связи или энергией связи – это количество энергии, затра-
чиваемой на разрыв связи, или количество энергии, которая выделяется при 
образовании связи. Энергия образования связи всегда отрицательна, т.к. при 
образовании химической связи энергия системы понижается. Энергия разры-
ва связи положительна, т.к. при разрыве связи энергия системы возрастает; 
— валентными углами – углы между направлениями связи, зависят от  
природы атомов и характера связи. 

Двухатомные молекулы линейны А  В, трехатомные – могут быть 
и линейными А – В – А и угловыми: 
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Четырехатомные могут быть плоскостные (в форме треугольника) 
 
 
 
 
 
 

 
и пирамидальные  
 
 
 
 
 
 

 
В зависимости от характера распределения валентных электронов раз-

личают: ковалентную, ионную и металлическую связи. 
 

2.2 Квантово–механическое объяснение ковалентной связи.  
Метод валентных связей 

 
Для описания химической связи в молекулах используют два метода: 

метод валентных связей (ВС) и метод молекулярных орбиталей (МО). 
Основу метода ВС составляет положение, что связь между атомами 

осуществляется за счет образования электронных пар. 
Рассмотрим эту теорию на примере молекулы Н2. 

 
Н + Н = Н2,  выделяется 431 кДж. 

 
Известно, что ядро свободного атома водорода окружает электронное 

облако шаровой симметрии (s – орбиталь). При сближении атомов водорода 
между ними возникают электростатические силы двух видов: силы притяже-
ния – между ядром одного атома и электронами второго; силы отталкивания 
между ядрами и между электронами. 

Как показывают квантово–механические расчеты, энергия двух сбли-
жающихся атомов водорода в зависимости от спина изменяется по–разному 
(рис. 2.1). 
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Рис. 2.1 Зависимость энергии системы, состоящей из двух атомов во-

дорода, от расстояния между ядрами: 1– параллельные спины электронов; 2–
антипараллельные спины электронов. 

 
При сближении 2–х атомов с параллельным направлением спинов их 

суммарная энергия возрастает (кривая 1).В этом случае между атомами на-
растают силы отталкивания и химическая связь не возникает. 

При противоположно направленных спинах сближение атомов до не-
которого расстояния r0 сопровождается уменьшением энергии системы (кри-
вая 2). При r = r0 система обладает наименьшей потенциальной энергией, т.е. 
находится в наиболее устойчивом состоянии, дальнейшее сближение атомов 
вновь приводит к увеличению энергии системы. Уменьшение энергии при r = 
r0 связано с образованием молекулы Н2 – системы энергетически более вы-
годной по сравнению с изолированными атомами. 

Вместе с изменением энергии происходит изменение плотности элек-
тронных облаков. Если бы при сближении атомов, у которых максимальная 

электронная плотность находится на расстоянии 
0
A0,529 от ядра, электронные 

облака не проникали друг в друга, то длина связи должна была бы быть 
0
A1,06 (0,529х2). 

Экспериментальные данные показывают, что в действительности в Н2 

длина связи равна 
0
A74,0 (рис. 2.2). Это доказывает, что при возникновении 

химических связей происходит перекрывание электронных облаков, приво-
дящее к увеличению электронной плотности между ядрами атомов водорода. 

 
 
 
 
 
 
Рис. 2.2 Перекрывание электронных облаков при образовании молеку-

лы водорода 
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Увеличение электронной плотности приводит к возрастанию сил при-
тяжения между ядрами, т.е. к образованию связи. 

Такая двухцентровая двухэлектронная связь называется ковалентной. 
Основные положения метода ВС. 

1. Химическую связь образуют два электрона с противоположно направ-
ленными спинами, при этом происходит перекрывание электронных облаков, 
между атомами возникает зона со значительной электронной плотностью, 
что приводит к минимуму потенциальной энергии. 
2. Связь происходит в том направлении, в котором это перекрывание мак-
симально. 
3. Ковалентная связь тем прочнее, чем в большей степени перекрываются 
электронные облака. 

По методу ВС за счет перекрывания s – электронных облаков образует-
ся молекула лития Li – Li  

 
 

за счет перекрывания p – облаков образуется молекула F2 
 
 
при перекрывании s – облака атома водорода Н и р – облака атома хлора Cl 
образуется молекула НСl 
 
 

Так как пребывание 2–х электронов с противоположно направленными 
спинами в поле двух ядер энергетически более выгодно, чем пребывание в 
поле действия только своего ядра, то в образовании ковалентной связи при-
нимают участие все имеющиеся одноэлектронные облака. Например, атомы 
кислорода и азота соединяются с 2–мя и 3–мя соответственно атомами водо-
рода в молекулах Н2О и NH3. 

О    2s22p4       N   2s22p3 
 
 
 
 
 
 
 
 

 
O    +  2H   H   O     N    + 3H    N   H 
 
 
Как видно из примеров, спаривание происходит так, чтобы наружный 

слой был заполнен полностью, т.е. был похож на наружный слой ближайше-
го инертного элемента. 
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В ряде случаев число неспаренных электронов может увеличиваться в 
результате возбуждения атома, при котором 2–х электронное облако распа-
дается на одноэлектронное. Например, у атома углерода С на внешнем энер-
гетическом уровне находится два неспаренных р – электрона. При переходе 
атома углерода в возбужденное состояние происходит распаривание элек-
тронов, находящихся на 2s – подуровне, один из них переходит на свободную 
2р – орбиталь. 

 
 C  2s22p2      C*  2s12p3 
 
       
 

 
 
В образовании химических связей может участвовать четыре электрона. В 
результате образуются различные химические соединения. 

Возбуждение атомов до нового валентного состояния требует затраты 
энергии. Поэтому распаривание происходит лишь в тех случаях, когда: 
1) затрата энергии компенсируется энергией, выделяемой при образова-
нии дополнительных связей; 
2) имеются свободные орбитали в пределах одного энергетического уров-
ня. 

Если возбуждение атома, приводящее к увеличению числа неспарен-
ных электронов, связано с очень большими затратами энергии и эти затраты 
не компенсируются энергией, выделяющейся при образовании новых связей, 
тогда такой процесс становится невыгодным. Например, у кислорода, фтора. 

Таким образом ковалентная связь может возникать за счет образования 
общей электронной пары из двух электронов с противоположно направлен-
ными спинами. 

Ковалентная связь во многих случаях может возникнуть и за счет спа-
ренных электронов, имеющихся во внешнем электронном слое одного атома 
и свободной орбитали второго атома. Такая связь называется донорно–
акцепторной. 

Рассмотрим на примере взаимодействие молекулы NH3 с ионом водо-
рода Н+. Атом азота имеет на внешнем электронном слое два спаренных и 
три неспаренных электрона. 

 
 
 N 
 
 
Неспаренные электроны атома азота образуют три электронные пары с 

электронами атомов водорода. У атома азота остается неподеленная пара 
электронов 2s2, т.е. два электрона с противоположно направленными спина-
ми на одной атомной орбитали. Атомная орбиталь иона водорода не содер-
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жит электрона (вакантная орбиталь). При сближении молекулы NH3  и иона 
водорода происходит взаимодействие неподеленной пары электронов атома 
азота и вакантной орбитали иона водорода. Неподеленная пара электронов 
становится общей для двух атомов (азота и водорода) и возникает химиче-
ская связь. Донор (азот) представляет неподеленную пару, акцептор (ионы 
водорода) – свободную орбиталь. Обозначая неподеленную пару двумя точ-
ками, вакантную орбиталь квадратом, а связи черточками, можно предста-
вить образование иона аммония следующей схемой:  

 
 
 
Н — N    + � H+  [H — N — H]+ 

 
 

 
2.3  Основные свойства ковалентной связи 

 
Ковалентная связь характеризуется следующими свойствами: 
Насыщаемость – способность атомов образовывать ограниченное 

число ковалентных связей. Вследствие насыщаемости молекулы имеют оп-
ределенный состав, например Н2 или HCl, но не Н3 или H2Cl. Каждая связь 
образуется электронами с противоположной ориентацией спинов. Поэтому 
взаимодействие Н2 еще с одним атомом водорода будет характеризоваться 
отталкиванием, т.к. спин его электрона окажется параллельно спину одного 
из спаренных электронов. 

Направленность. Как уже говорилось, образование ковалентной связи 
является результатом перекрывания электронных облаков взаимодействую-
щих атомов. Но такое перекрывание возможно лишь при определенной вза-
имной ориентации электронных облаков; при этом область перекрывания об-
лаков располагается в определенном направлении по отношению к взаимо-
действующим атомам. Таким образом ковалентная связь характеризуется на-
правленностью (т.е. свойство, определяющее геометрию молекулы). В зави-
симости от способа перекрывания электронных облаков различают σ, π и δ – 
связи. 

σ – связь возникает вдоль оси, соединяющей ядра взаимодействующих 
атомов. Например, простейший случай образования молекул H2, Cl2, НСl. 

 
 
 
 
π – связь осуществляется при перекрывании электронных облаков по 

обе стороны линии соединения атомов. Она может возникнуть при перекры-
вании р – р – орбиталей, d и р – орбиталей или двух d – орбиталей.  

Н2 HCl Cl2 
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π – связь менее прочна, чем σ – связь. 
δ – связь возникает при перекрывании всех 4–х облаков d – орбиталей, 

расположенных в параллельных плоскостях.  
Таким образом s – электроны участвуют в образовании σ и π – связей, d 

– электроны – в образовании σ, π и δ – связей. Еще более разнообразны спо-
собы взаимодействия f – электронов. Происходит наложение σ и π – связей и 
образуются двойные и тройные связи. 

Гибридизация. Часто в образовании ковалентных связей участвуют 
различные атомные орбитали одного и того же атома (например s и p – орби-
тали). Но так как форма их различна, то казалось бы, что эти связи должны 
обладать различной прочностью. Однако экспериментальные данные пока-
зывают, что по прочности они не отличаются. Объяснение этого факта было 
предложено Слейтером и Поллингом с помощью теории гибридизации атом-
ных орбиталей. Согласно этой теории при образовании молекул происходит 
изменение энергии и формы атомных орбиталей. Вместо неравноценных s и 
р – орбиталей образуются гибридные (смешанные) орбитали, имеющие оди-
наковую энергию и форму. Гибридизация (смешение) электронных облаков 
происходит во всех случаях, когда в образован связей у данного атома участ-
вуют электроны различных подуровней, не очень сильно отличающиеся 
энергией. 

Гибридизированные облака имеют вытянутую форму (большую элек-
тронную плотность) по одну сторону от ядра и минимальную – по другую. 

 
 
 
Асимметричность гибридного облака способствует более сильному пе-

рекрыванию его с электронными облаками других атомов. Благодаря этому 
упрочняются связи и понижается энергия молекулы. 

Различают три случая гибридизации: 
1) sp – гибридизация. Участвуют s и р – электроны, что приводит к об-

разованию двух гибридных облаков, расположенных друг относительно дру-
га под углом 1800. Следовательно молекулы этого типа линейны. Примером 
такой гибридизации является образование молекулы BeF2. У атома фтора на 
внешнем слое находится один неспаренный электрон. 

 
 
F 2S22p5 

 
Бериллий в невозбужденном состоянии неспаренных электронов не 

имеет.  Чтобы участвовать в образовании связей он должен перейти в возбу-
жденное состояние. 

р–p d–d 

Би
бл
ио
те
ка

 БГ
УИ
Р



 

 
Be 1s22s2                                                    Be* 1s22s12p1 
 
 
Образовавшийся Be* имеет два неспаренных электрона, электронное 

облако одного из них отвечают состоянию 2s,  другого – 2р, которые образу-
ют две равноценные гибридные орбитали (sp – орбитали). 

 
 
Молекула BeF2 представляет собой 
 
 
 
 
 
Гибридные облака располагаются таким образом, чтобы взаимодейст-

вие между электронами было минимальным, т.е. как можно дальше друг от 
друга. Поэтому при sp – гибридизации электронные облака располагаются в 
противоположном направлении (1800).  

Энергия, которая выделяется при образовании этой связи, значительно 
больше, чем суммарные затраты на возбуждение и гибридизацию их атомных 
орбиталей; 

2) sp2 – гибридизация происходит при смешении одного s и двух р – 
облаков. В этом случае образуются три равноценных гибридных облака, рас-
положенные под углом 1200, например ВН3. 
 
 

В 2s22p1                                                                                          B* 2s12p2 
 

s + p – орбитали     s + p + р – орбитали 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

Молекула ВН3 
 

3) sp3 – гибридизация: участвуют одна s и три р – орбитали. Образуют-
ся в это случае четыре гибридных облака, ориентированных в пространстве к 
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четырем вершинам тетраэдра, т.е. под углом 109028’. Например, молекула 
СН4 

 
С  2s22p2    C*  2s12p3      
 
 

s – p – p  – орбитали   s + p + р + p – орбитали 
 
 
 
 
 
 
 

Молекула CН4 
 
Полярность связи. В зависимости от характера распределения элек-

тронной плотности в пространстве между ядрами различают полярные и не-
полярные молекулы. Если двухатомная молекула состоит из атомов одного 
элемента, например H2, N2, Cl2, т.е. каждое электронное облако, химическая 
связь в котором образованна общей парой электронов распределяется в про-
странстве симметрично относительно ядер обоих атомов. В этом случае ко-
валентная связь называется неполярной. 

Если же двухатомная молекула состоит из атомов различных элемен-
тов, то электронное облако смещено в сторону одного из атомов. В таком 
случае ковалентная связь называется полярной. Это объясняется различной 
электроотрицательностью (ЭО) атомов. Смещение электронного облака или 
электронной плотности к более ЭО атому и определяет полярность связи. 
Например, в НСl электронное облако смещено к атому Cl, вследствие чего на 
атоме Н возникает эффективный положительный заряд +δ, на Сl –δ (HСl 
+0,17 и –0,17). Таким образом полярные молекулы являются диполями, т.е. 
системами, состоящими из двух равных по величине и противоположных по 
знаку зарядов, находящихся на некотором расстоянии  друг от друга, назы-
ваемым длиной диполя (l). Полярность такой молекулы определяется вели-
чиной дипольного момента (μ): 

l q   , 
где q – величина электрического заряда; 

Дипольный момент величина векторная, обычно принято считать на-
правленным от положительного конца диполя к отрицательному. 

Молекула тем более полярна, чем больше смещена общая электронная 
пара к одному из атомов, т.е. чем выше эффективные заряды и чем больше 
длина диполя. Поэтому в ряду сходно построенных молекул дипольный мо-
мент возрастает по мере увеличения разности электроотрицательностей ато-
мов, образующих молекулу. 
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В многоатомных молекулах дипольные молекулы складываются  из 
дипольных моментов отдельных связей и представляют собой векторную 
сумму дипольных моментов всех связей и неподеленных пар. Результат сло-
жения зависит от структуры молекулы. В зависимости от расположения и 
симметрии отдельных связей может быть частичная или полная компенсация 
дипольных моментов молекулы. Например молекула CO2 имеет симметрич-
ное линейное строение О = С = О. Поэтому хотя отдельные связи С = О и 
имеет сильно полярный характер, вследствие взаимной компенсации их ди-
польных моментов молекула СО2 в целом неполярна (μ = 0). По этой же при-
чине неполярны молекулы, имеющие форму плоского треугольника, высоко-
симметричные тэтраэдрические, квадратичные молекулы.  Напротив, в угло-
вых, пирамидальных молекулах компенсация дипольных моментов отдель-
ных связей не происходит и молекулы полярны. Например, в молекуле Н2О 
полярные связи О – Н расположены под углом ~ 1040, их дипольные момен-
ты не компенсируются и молекула воды является полярной (μ ≠ 0). 
 

2.4  Ионная связь 
 

Природу ионной связи можно объяснить с позиции электростатической 
теории химической связи. Согласно этой теории, химическое взаимодействие 
трактуется как процесс образования ионов и последующего их электростати-
ческого взаимодействия. Способность элементов образовывать простые ионы 
обусловливается электронной структурой, ее можно оценить величиной по-
тенциалов ионизации и энергией сродства атомов к электрону. Элементы, ко-
торые отдают электроны и превращаются в положительно заряженные ионы, 
называются катионами. Разумеется, что катионы легче всего образуют эле-
менты с малым потенциалом ионизации, а именно, щелочные и щелочнозе-
мельные элементы. Элементы, которые присоединяют электроны и превра-
щаются в отрицательно заряженные ионы, называются анионами. 

При образовании молекулы между катионами и анионами возникает 
электростатическое взаимодействие. Соединения с ионной связью легче все-
го образуются при взаимодействии щелочных и щелочноземельных металлов 
с галогенами. Однако в этом случае также можно говорить лишь о преиму-
щественном проявлении ионной связи. 

Основные свойства ионной связи: ненаправленность и ненасыщен-
ность. Ионы можно представить, как заряженные шары, силовые поля кото-
рых равномерно распределяются во всех направлениях в пространстве. По-
этому каждый ион может притягивать к себе противоположно заряженный 
ион по любому направлению, т.е. ионная связь ненаправлена. 
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В силу этого взаимодействие этих ионов не может привести к полной 
взаимной компенсации их силовых полей (ненасыщение). Таким образом в 
случае ненасыщенной и ненаправленной ионной связи энергетически выгод-
но, когда каждый ион был окружен максимальным числом ионов противопо-
ложного знака. Число ионов, с которыми связан каждый данный ион в кри-
сталле, называется координационным числом (к.ч.). Из–за отталкивания 
одноименных ионов устойчивость системы достигается лишь при определен-
ной взаимной координации ионов. Величина координационного числа не за-
висит от электронной структуры атомов, а определяется соотношением: 
rкат/rаниона: 
 
При rкат/rан – 0,41 – 0,73 – октаэдр., к.ч. = 6, 
        rкат/rан – 0,73 – 1,37 – куб., к.ч. = 8, 
       rкат/rан – 0,41 – 0,28 – тэтраэдр., к.ч. = 4. 
 
Например  
NaCl 54,0r/r;81,1r/98,0r ClNaClNa   , следовательно к.ч. = 6. 
СsСl 91,0r/r;81,1r/65,1r ClCsClCs   , следовательно к.ч. = 8. 
 

2.5  Водородная связь 
 

Водородной связью называется дополнительна связь, осуществляемая 
между положительно поляризованным атомом водорода одной молекулы и 
отрицательно поляризованным атомом другой молекулы, характеризующим-
ся большой электроотрицательностью, например, атомом фтора, кислорода, 
азота. Положительно поляризованный атом водорода обладает уникальными 
свойствами: очень малым размером и отсутствием внутренних электронных 
слоев, поэтому он может проникать в электронную оболочку отрицательно 
поляризованного атома соседней молекулы. 

Рассмотрим образование водородной связи при взаимодействии двух 
молекул фтористого водорода. В молекуле HF электронное облако первона-
чально принадлежавшее атому водорода сильно смещается к атому фтора. В 
результате атом фтора приобретает значительный эффективный отрицатель-
ный заряд, а ядро атома водорода с внешней стороны почти лишено элек-
тронного облака (протон). Между протоном атома водорода и отрицательно 
заряженным атомом фтора соседней молекулы возникает электростатическое 
притяжение, что и приводит к образованию водородной связи. 
 
 

 
 
Таким образом атом водорода в полученном димере связан с двумя 

атомами фтора одной ковалентной связью и одной водородной связью. 

H – F + H – F  H                     F 

+ - + - 
F … H 
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Эта связь менее прочная, чем ковалентная. Благодаря водородной связи 
молекулы соединяются в ассоциации (димеры, полимеры и т.д.), затрудняю-
щие их отрыв друг от друга и служит причиной аномально высоких темпера-
тур плавления и кипения таких веществ как НF, H2O по сравнению с другими 
соединениями этого типа. 

Водородная связь играет важную роль в процессе кристаллизации, рас-
творения, диссоциации, образования кристаллогидратов. Существенную роль 
она играет в биологических процессах. Легко образовываясь и разрываясь 
при обычной температуре, она регулирует биопроцессы. Предполагают, что 
она играет существенную роль в механизме наследственности, памяти и т.д. 
Природа ее до настоящего времени не выяснена. 
 

2.6  Металлическая связь 
 

Изучение физико–химических свойств металлов показало, что это, в 
основном, кристаллические вещества (исключая Нg), обладающие высокими 
значениями электро– и теплопроводности. Это обусловлено наличием в них 
электронов проводимости, свободно передвигающихся по кристаллу. Кри-
сталл состоит из одинаковых частиц, следовательно между ними не могут 
возникнуть силы взаимодействия, обеспечивающие металлическую связь. 
Нельзя также объяснить существование металлического состояния с точки 
зрения ковалентной связи, при которой каждый атом связан с каждым из 
своих соседей общей парой валентных электронов. Наиболее типичными ме-
таллами являются элементы первых 3–х групп, но число валентных электро-
нов у них невелико 1 – 3, реже 4, поэтому они могли бы установить кова-
лентную связь только с 2 – 3 соседними атомами, в то время как в подав-
ляющем большинстве металлических кристаллов ковалентное число равно 8 
– 12. 

Какие же силы действуют при металлической связи? При кондесации 
паров металлов в жидкое или твердое состояние атомы сближаются настоль-
ко близко, что электронные облака существенно перекрываются. Вследствие 
этого валентные электроны могут переходить с одного атома на другой и мо-
гут довольно свободно перемещаться по всему объему. Таким образом, ва-
лентные электроны нельзя считать связанными с одним или двумя атомами, 
они являются общими для всего объема металла. Поэтому их часто называют 
обобществленными или коллективизированными. 

Свобода их движения внутри кристалла и их большое число в единице 
объема позволяют провести некоторую аналогию между свойствами валент-
ных электронов в металле и свойствами молекул газа: и те и другие могут 
свободно перемешаться по всему объему (для газа – это объем сосуда, для 
электронов – объем кристалла). Поэтому для обозначения совокупности ва-
лентных электронов пользуются термином “электронное облако” или “элек-
тронный” газ. 

Электронное облако является общим для всего кристалла, оно связыва-
ет большое число ионов металла. Если бы этого цементирующего действия 
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не было, заряженные ионы металла должны были бы под действием кулонов-
ских сил отталкивания удалиться друг от друга. 

Под влиянием двух противоположных сил: стягивающее действие кол-
лективизированных электронов и сил отталкивания – ионы располагаются на 
некотором равновесном расстоянии друг от друга, соответствующем мини-
мальной потенциальной энергии системы. 
 

2.7  Межмолекулярное взаимодействие 
 

Когда вещество находится в газообразном состоянии, тогда образую-
щие его частицы хаотически движутся и находятся на больших (в сравнении 
с их собственными размерами) расстояниях друг от друга. Вследствие этого 
силы взаимодействия между ними пренебрежительно малы. 

Иначе обстоит дело, когда вещество находится в конденсированном 
состоянии – в жидком или твердом. Здесь расстояния между частицами малы 
и силы взаимодействия между ними велики. 

Силы, удерживающие частицы жидкости или твердого тела друг около 
друга, имеют электрическую природу. В данном случае речь будет идти о 
веществах с молекулярной структурой, т.е. когда в узлах кристаллической 
решетки находятся молекулы и между этими молекулами существует меж-
молекулярное взаимодействие. Эти силы называются остаточными или Ван–
дер–Ваальсовыми силами, складываются из трех видов: ориентационное, ин-
дукционное, дисперсионное взаимодействие. 
1. Если вещество состоит из полярных молекул, например Н2О, НСl, то в 
конденсированном состоянии эти молекулы ориентированны так, что силы 
притяжения превалируют над силами отталкивания вследствие того, что со-
седние молекулярные диполи ориентируются друг по отношению к другу 
противоположно заряженными полюсами. Такой вид межмолекулярного 
взаимодействия называется ориентационными. 
2. Второй вид взаимодействия осуществляется между полярной и непо-
лярной молекулами. Каждый атом полярной молекулы создает вокруг себя 
электрическое поле, которое оказывает поляризующее действие на ближай-
ший атом соседней неполярной молекулы. Молекула поляризуется, а образо-
вавшийся индуцированный диполь поляризует соседние молекулы – индук-
ционное взаимодействие. В результате обе молекулы притягиваются друг к 
другу как диполи. 
3. Дисперсионное взаимодействие. В результате колебательного движе-
ния электронов и ядер возникает мгновенные диполи. При согласованном 
движении электронов такие мгновенные диполи ориентируются друг к другу 
противоположно заряженными концами, в результате происходит их элек-
тростатическое притяжение. 

Эти силы отличаются от ковалентных сил отсутствием направленности 
и насыщенности. 

Силы Ван–дер–Ваальса обычно очень малы, поэтому энергия связи в 
молекулярных кристаллах очень мала (она обусловлена существованием 
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твердого состояния инертных газов, водорода, О2, N2). Поэтому твердые тела, 
имеющие этот вид связи, неустойчивы, летучи и имеют низкие температуры 
плавления. 
 

2.8  Агрегатное состояние веществ 
 

Агрегатным называется состояние вещества, обусловленное взаимо-
действиями между его частицами, а также характером движения самих час-
тиц. Различают твердое, жидкое, газообразное и плазменное состояния ве-
ществ. В зависимости от условий (температуры и давления) одно и тоже ве-
щество может находиться во всех агрегатных состояниях. 

В твердом состоянии частицы вещества совершают тепловые колеба-
тельные движения, среднее расстояние между частицами порядка размеров 
самих частиц, а энергия взаимодействия между частицами значительно пре-
вышает их среднюю кинетическую энергию. 

Вероятность пребывания частиц возле фиксированных равновесных 
положений максимальна, поэтому твердые тела имеют определенную форму 
и объем. 

При повышении температуры амплитуда колебаний возрастает, а энер-
гия взаимодействия меньше энергии тепловых колебаний частиц, которые 
совершают колебательные и вращательные движения, а также могут переме-
щаться, не разрывая плоскости связи между собой; закономерности в распо-
ряжении частиц нарушаются. 

В жидком состоянии вещества принимают форму сосуда, который они 
заполняют, либо форму шара в условиях невесомости. 

Дальнейшее повышение температуры сопровождается испарением 
жидких или возгонкой твердых тел. Вещество переходит в газообразное со-
стояние, частицы расположены далеко друг от друга, а энергия их взаимо-
действия минимальна.  

Повышение температуры до 106 – 107 0С – разряженных газообразных 
систем приводит к ионизации молекул и газ переходит в специфическое со-
стояние с электронно–ионной проводимостью называемое плазменным со-
стоянием. Ионы, появившиеся в плазме в результате отщепления электронов, 
способы к дальнейшим химическим реакциям. 
 

2.9  Конденсированное состояние 
 

Жидкое и твердое состояния веществ объединяются под общим назва-
нием конденсированное. 

Наиболее простым из конденсированных состояний является твердое 
агрегатное состояние, из которого различают кристаллическое (истинно 
твердое) и аморфное. 

В кристаллах реализуется дальний порядок – упорядоченность в 
расположении частиц, повторяющаяся на неограниченно больших рас-
стояниях. Регулярное расположение образующих кристалл частиц (атомов, 
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ионов, молекул) может быть изображено в виде так называемой кристалли-
ческой решетки, в узлах которой располагаются центры частиц, формирую-
щих данный кристалл. 

В аморфных телах, напоминающих структуру застывшей жидкости, 
сохраняется только “ближний порядок” – упорядоченность в расположе-
нии частиц на 2 – 3 межатомных расстояния (стекло, резина, пласт-
массы). 

По аналогии с жидким телом аморфные тела изотропны (в любых на-
правлениях свойства одинаковы) кристаллические тела – анизотропны, т.е. 
величина того или иного параметра в кристаллической решетке различна в 
направлении различных его осей. 

Причина анизотропии кристаллов состоит в том, что кристаллы имеют 
строго упорядоченное строение. Если произвести сечение такого кристалла 
различными плоскостями перпендикулярно плоскости чертежа (рис. 2.3), то в 
зависимости от ориентации плоскостей, густота (плотность) расположения 
атомов на них будет различной, а следовательно, и, механическая прочность, 
электрические, тепловые, магнитные и оптические свойства будут различны. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Рис. 2.3 Схема сечения кристалла различно ориентированными плоскостями 
 

По мере нагревания аморфных веществ тепловое движение частиц уве-
личивается, а вязкость снижается, свойства постепенно меняются и прибли-
жаются к свойствам жидких тел. 

Характерным признаком кристаллического состояния является наличие 
постоянной температуры плавления или кристаллизации. Аморфные те-
ла не имеют определенной температуры плавления. При нагревании они по-
степенно размягчаются, начинают растекаться и переходят в жидкое состоя-
ние. 

Аморфное состояние является неравновесным, нестабильным  (мета-
стабильным) и при определенных условиях может переходить в кристалли-
ческое – стабильное состояние. Следует отметить особое, промежуточное со-
стояние (мезоморфное), или жидкокристаллическое, обладающее свойствами 
жидкости (текучесть) и свойствами кристаллов (анизотропия). 
 

(010) 

(110) (100) 

(320) 

(120) 

Би
бл
ио
те
ка

 БГ
УИ
Р



 

2.10 Химическая связь в твердых телах 
 

Физико–химические свойства твердых тел обусловлены характером 
связи в молекулах, в соответствии с чем все кристаллы делятся на: ионные, 
ковалентные, металлические, молекулярные. 

Основными параметрами этих кристаллических решеток являются: ко-
ординационное число, параметры и энергия решетки. 

Координационное число – это число ближайших частиц для той или 
иной частицы в кристалле. Решетки различных веществ различаются между 
собой не только по природе образующих их частиц, но и по взаимному рас-
положению их в пространстве. Такую решетку можно охарактеризовать ее 
элементарной ячейкой – наименьшая часть кристалла, имеющая все особен-
ности структуры данной решетки, мысленно выделенная из общего про-
странства (рис. 2.4). Размеры элементарной ячейки называются параметрами 
решетки. 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Рис. 2.4 Элементарная ячейка 
 
Под энергией решетки понимают ту энергию, которая выделяется при 

образовании кристаллов из частиц, составляющих решетку и находящихся в 
свободном состоянии при той же температуре. 

Ионные кристаллы – кристаллические решетки этого типа состоят из 
чередующихся положительно и отрицательно заряженных ионов, соединен-
ных силами электростатического притяжения, т.е. в них реализуется ионный 
тип связи. Основной тип кристаллических решеток ионных кристаллов – тип 
NaCl (рис. 2.5). 
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Рис. 2.5 Кристаллическая решетка NaCl 
 
Ионные кристаллы образуются при взаимодействии атомов, имеющих 

большую разность ЭО. 
Структурный тип NaCl имеют большинство оксидов, некоторые слож-

ные полупроводниковые соединения. Энергия ионных кристаллов достигает 
больших значений (кДж/моль): BeO – 4530, NaCl – 770. Они имеют высокую 
прочность, хрупкость, высокие температуры плавления. Большинство ион-
ных кристаллов – диэлектрики. 

Ковалентные кристаллы – состоят из атомов, связанных ковалент-
ными связями, к.ч. = 4. Энергия кристаллизации достаточно велика 200 – 500 
кДж/моль. Характеризуются высокой прочностью, твердостью, температура-
ми плавления. Электропроводность может меняться от типичного диэлектри-
ка (нитрид бора, кварц, алмаз) до полупроводников (Si, Ge и др.). 

Примером кристаллической решетки с ковалентными связями служит 
решетка алмаза. Структурный тип алмаза представляет собой центрирован-
ный тетраэдр, который можно отнести к кубической системе (рис. 2.6). 
Структурный тип сфалерита или вюрцита, который характерен для полупро-
водниковых соединений AIIIBV, AIIBVI, аналогичен структуре алмаза. Но так 
как она состоит из двух различных видов атомов, то центры атомов малых 
кубов (элементарных ячеек) заняты атомами другого вида по сравнению с 
вершинами и центрами граней большого куба. Решетку вюрцита можно 
представить как систему двух гексагональных решеток, построенных из раз-
личных атомов, и вдвинутых  одна в другую по вертикали таким образом, что 
атомы одной решетки центрируют тетраэдрические пустоты другой. Разли-
чие решеток вюрцита и сфалерита в том, что расположение атомов одного 
рода в сфалерите такое как а гранецентрированном кубе, а в вюрците – как в 
гексагональной упаковке. 

К. Ч. = 6 
 
– Cl– 

– Na+ 
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Рис. 2.6 Кристаллическая решетка алмаза 
 
Вещества различные по химическому составу, но имеющие одинако-

вый структурный тип решетки, называются изоморфными, они могут совме-
стно кристаллизовываться, образуя твердые растворы. Например: Au – Ag, Si 
– Ge. 

Металлические кристаллы – в узлах кристаллической решетки рас-
положены ионы, в междоузлиях – свободные электроны (электронный газ). 
Устойчивость кристалла обеспечивается силами притяжения между положи-
тельными ионами и электронным газом (металлическая связь). Особенно-
стью кристаллической структуры металлов являются большие координаци-
онные числа (8 – 12), свидетельствующие о большой плотности упаковки в 
кристаллических решетках. Энергия решетки занимает промежуточное по-
ложение между ковалентными и молекулярными кристаллами, хотя у неко-
торых металлических кристаллов достигает высоких значений 600 – 800 
кДж/моль. 

Типичные для металлов кристаллические решетки приведены на рис. 
2.7: 
— Объемно–центрированная кубическая решетка – характеризуется к.ч. 

= 8, плотностью упаковки (часть пространства, занятая ионами в данном 
кубе) ~ 68%. В таких решетках кристаллизуются щелочные металлы, V, 
Nb, Ta, Mo и др. 

— Гранецентрированная кубическая решетка – характеризуется к.ч. = 12, 
плотностью упаковки ~ 74%. В таких решетках кристаллизуется Cu, Ni,  
– Fe, Pb и др. металлы. 

— Гексагональная решетка плотной упаковки – более сложная, но по 
степени упаковки совпадает с гранецентрированной (~ 74%) к.ч. = 12. В 
таких решетках кристаллизуется Mg, Be, Zn, Ti и др. металлы. 
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      а             б             в 
 
Рис. 2.7 Металлические решетки 
а – объемноцентрированный куб; б – гранецентрированный куб; в – 

гексагональная решетка плотной упаковки. 
 
Одни и те же металлы в зависимости от температуры могут кристалли-

зовываться в различных структурных типах – полиморфизм – существова-
ние одного и того же вещества в нескольких кристаллических модификациях. 
 – Fe (о.ц.к.)   – Fe (г.ц.к.). 

Существование химического элемента в виде нескольких простых ве-
ществ, называется аллотропией. Например, олово серое и белое. 

Молекулярные кристаллы. Структурными единицами в кристаллах 
этого типа служат молекулы, связанными друг с другом силами Ван–дер–
Ваальса или силами водородной связи. Для кристаллов этого типа характерна 
низкая энергия решетки и связанная с этим малая механическая прочность, 
низкие температуры плавления и высокая летучесть. Молекулярные кристал-
лы не проводят электрический ток и обладают низкой теплопроводностью. 

Силы Ван–дер–Ваальса можно считать ненаправленными. Поэтому для 
молекулярных кристаллов со сферическими или близкими к сферическим 
молекулами характерна структура кубическая (Ne, Ar, Kr) или гексагональ-
ная (He, N2, Hr) плотнейшей упаковки. Для молекул несферической формы 
наблюдается некоторое искажение плотнейшей упаковки. Наибольшие отли-
чия от наиплотнейшей упаковки имеют молекулярные кристаллы с водород-
ными связями, например HCl, H2O. 

Существует большая группа твердых веществ, в кристаллах которых 
одновременно реализуются разные по типу связи. Проявление дополнитель-
ных видов связи в ковалентных кристаллах может привести к резкому изме-
нению их основных характеристик. Ярким примером кристаллов со смешен-
ными связями служит графит (структура которого представлена на рис. 2.8). 
Атомы углерода связаны друг с другом так, что они образуют слои, в преде-
лах которых действует ковалентная связь, а между слоями – остаточная 
связь. 
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Рис. 2.8 Кристаллическая структура графита. 
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ТЕМА 3. ЭНЕРГЕТИКА ФИЗИКО–ХИМИЧЕСКИХ ПРОЦЕССОВ,  
НАПРАВЛЕННОСТЬ ИХ ПРОТЕКАНИЯ 

 
3.1 Предмет химической термодинамики.  

Основные определения и понятия 
 

Термодинамика – наука, которая изучает переходы энергии из одной 
формы в другую, энергетические эффекты, сопровождающие различные фи-
зико–химические процессы, возможность, направление и предел самопроиз-
вольного протекания процессов при заданных условиях. Она отличается ря-
дом особенностей, главные из которых: 
— имеет дело с макроскопическими величинами, которые могут быть оп-
ределены опытным путем, либо рассчитаны на основе опытных данных; 
— при термодинамических исследованиях любого процесса не рассмат-
ривается молекулярная структура вещества, характер сил взаимодействия 
между частицами, механизм протекания процесса; 
— рассматривает процессы вне зависимости от пространства и времени, 
не касается скорости и пути протекания процесса. 

Термодинамика опирается на три закона: 
Первый закон термодинамики представляет собой закон эквивалентно-

сти энергии. На его основе определяются тепловые эффекты различных про-
цессов. 

Второй закон термодинамики устанавливает возможность, направлен-
ность и глубину протекания самопроизвольных процессов в заданных усло-
виях. 

Третий закон термодинамики позволяет рассчитать абсолютные значе-
ния энтропии. 

Применение основных законов и положений термодинамики к физико–
химическим процессам привело к выделению самостоятельного раздела об-
щей термодинамики, который получил название химической термодинамики. 

Прежде чем перейти к изучению основ химической термодинамики не-
обходимо определить основные понятия. 

Система – совокупность материальных объектов, находящихся во 
взаимодействии, мысленно или фактически выделенные из окружающей сре-
ды. Гомогенной называется такая система, внутри которой отсутствуют по-
верхности раздела, отделяющие друг от друга части системы. Системы, 
внутри которых такие поверхности раздела имеются называются гетероген-
ными. Гомогенные системы представляют собой одну фазу, гетерогенные 
содержат не менее двух фаз. 

Фазой называется однородная часть системы, одинаковая по составу и 
свойствам и отделенная от других частей системы поверхностями раздела. 
Примером гомогенной системы  может служить водный раствор сульфата 
меди или хлорида натрия. Но если раствор насыщен и на дне сосуда есть 
кристаллы CuSO4 или NaCl, то такая система является гетерогенной. 
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В зависимости от характера взаимодействия системы с окружающей 
средой различают: открытые, закрытые и изолированные системы. 

Системы, обменивающиеся с окружающей средой и веществом и энер-
гией называются открытыми. Если системы не обмениваются с окружаю-
щей средой веществом, но возможен обмен энергией, то такая система назы-
вается закрытой. Системы, совершенно не обменивающиеся с окружающей 
средой ни веществом, ни энергией называются изолированными. 

Состояние системы характеризуются определенными параметрами, ко-
торые разделяются на экстенсивные, зависящие от количества вещества 
(объем, внутренняя энергия, энтропия и др.) и интенсивные, не зависящие 
от количества вещества (температура, давление, плотность и т.д.). 

Любые изменения хотя бы одного из параметров, характеризующих со-
стояние системы, обусловливает протекание термодинамического процесса. 
Процессы, протекающие при постоянной температуре (T = const) называются 
изотермическими; при постоянном объеме (V = const) – изохорическими; 
при постоянном давлении (Р = const) – изобарическими. Адиабатическими 
называют такие процессы, при протекании которых система не получает и не 
отдает теплоты (Q = 0). 

Термодинамические процессы могут быть обратимыми (если про про-
текании их система возвращается в начальное состояние и во внешней среде 
не произошло никаких изменений) и необратимыми, которые не удовлетво-
ряют вышеуказанным условиям. 

Если состояние системы не изменяется в течение времени, то такая 
система находится в состоянии равновесия, из которого она самопроизволь-
но, без вмешательства извне выйти не может. Различают: ложное равнове-
сие, когда ввиду ничтожной скорости процесса не происходит заметного из-
менения свойств системы; такая система называется метастабильной или ква-
зистабильной и стабильное равновесие, когда система находится в истинном 
равновесии. 
 

3.2 Внутренняя энергия, энтальпия, работа. 
 Первый закон термодинамики 

 
Внутренняя энергия (U) характеризует общий запас энергии системы. 

Сюда входят: энергия колебания атомов, кинетическая и потенциальная 
энергии молекул, энергия движения электронов, межядерное взаимодействие 
и т.д., т.е. все виды энергии всех частиц, составляющих систему, за исключе-
нием потенциальной энергии положения системы в пространстве и кинетиче-
ской энергии движения системы как целого. 

Внутренняя энергия является функцией состояния, т.е. изменение ее 
не зависит от того, через какие промежутки (стадии) идет процесс, а опреде-
ляется только исходным и конечным состоянием. Эта величина экстенсивная, 
измеряется в Дж или кал (ккал). 

Абсолютная величина внутренней энергии системы не поддается опре-
делению, однако можно определить ее изменение ΔU = U2 – U1 в различных 
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процессах. Если ΔU возрастает, то считается положительной величиной, и 
отрицательной, если ΔU уменьшается. 

Изменение внутренней энергии при переходе от одного состояния к 
другому может осуществляться как в форме теплоты (Q), так и в форме рабо-
ты (А). 

Теплота (Q) является мерой энергии, переданной от одного тела дру-
гому за счет разницы температур этих тел. Эта форма передачи энергии свя-
зана с хаотическими столкновением молекул соприкасающихся тел. При 
этом молекулы более нагретого тела передают энергию молекулам менее на-
гретого тела. Перенос массы при этом не происходит. 

Работа (А) – это мера передачи энергии от системы, совершающей ра-
боту, к системе, над которой совершается работа, или, другими словами, ме-
ра энергии, переданной от одного тела к другому, за счет перемещения масс 
под действием каких–либо сил. Сюда относится: поднятие тел в поле тяготе-
ния, переход электричества от большего к меньшему потенциалу, расшире-
ние газа т.д. 

Теплота и работа зависят от пути протекания процесса, следовательно 
они не являются функциями состояния. Теплота и работа характеризуют спо-
соб или форму передачи энергии. Теплоту выражают в Дж или кал (калл), 
работу – в Дж. 

I – й закон термодинамики – это частный случай закона сохранения 
энергии: в любой изолированной системе запас энергии остается посто-
янным. Отсюда следует закон эквивалентности различных форм энергии: 
разные энергии переходят друг в друга в строго эквивалентных количест-
вах. 

Для любого физико–химического процесса справедливо равенство: 
Q = ∆U + A,                                                            (3.1) 

которое означает, что теплота (Q), подведенная к системе, расходуется 
на увеличение ее внутренней энергии (∆U) и на работу (А), совершенную 
системой. Уравнение (3.1) – математическое выражение первого закона 
термодинамики. 

Для бесконечно малого изменения величины равенство (3.1) имеет вид: 
δQ = dU + δA.                                                        (3.2) 

Следует заметить, что работа А представляет собой сумму 
'
maxAVPA                                                      (3.3) 

где VP  – работа преодоления внешнего давления Р, необходимая для 
удержания системы в состоянии механического равновесия ΔV – изменение 
объема от V1 к V2, V2 > V1. '

maxA – работа против электрических, гравитацион-
ных и других сил, т.е. не связанная с изменением термодинамических пара-
метров (так называемая полезная работа). 

Учитывая, что для химических взаимодействий наиболее характерна 
работа расширения ( )0A( '

max  , выражение (3.1) запишем в виде: 
Q = ΔU + P·ΔV                                                       (3.4) 

Тогда, для изохорических процессов (V = const) 
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P·ΔV = 0, QV = ΔU,                                                 (3.5) 
которое означает, что вся подведенная к системе теплота (QV) расходуется 
на увеличение внутренней энергии. 

Для изобарического процесса (Р = const) выражение (3.4) можно пред-
ставить в виде: 

QP = U2 – U1 + P·V2 – P·V1 = (U2 + P·V2) – (U1 + P·V1)                   (3.6) 
Сумму (U + P·V) называют энтальпией системы (Н). Тогда  

H = U + P·V.                                                      (3.7) 
Подставив энтальпию Н в выражение (3.6) получим: 

QP = H2 – H1 = ΔH,                                                (3.8) 
т.е. теплота, подведенная к системе при постоянном давлении, расходу-
ется на приращение энтальпии системы. 

Так же как и для внутренней энергии абсолютное значение энтальпии 
определить невозможно, но можно определить ее изменение ΔН при перехо-
де системы из одного состояние в другое. Тогда 

ΔН = ΔU + P·ΔV,                                                       (3.9) 
т.е. энтальпия (теплосодержание) – это полная энергия расширенной 
системы. Энтальпия зависит от природы и массы вещества, его агрегатного 
состояния, является функцией состояния (не зависит от пути и способа про-
ведения процесса). Это величина экстенсивная, выражается в Дж/моль или 
кДж/моль. 

Если реагенты системы жидкие и твердые вещества (конденсированное 
состояние), то изменение объема в ходе процесса невелико и разность между 
ΔH и ΔU можно пренебречь. Тогда  

ΔН ≈ ΔU                                                                (3.10) 
Для газообразных систем изменение объема значительно и его необхо-

димо учитывать. Подставляя в соотношение (3.9) вместо P·ΔV выражение  
Δn·R·T (из уравнения Клапейрона – Менделеева), получим 

ΔН = ΔU + Δn·R·T,                                                    (3.11) 
где Δn – изменение числа молей газообразных веществ, участвующих в реак-
ции, и равно разности между суммарным числом молей газообразных про-
дуктов реакции (n’) и суммарным числом молей газообразных исходных ве-
ществ (n’’): 

, ,,
ПР.Р ИСХ.В ВΔn n n                                            (3.12) 

Для изотермического процесса (Т = const) ΔU = 0. Тогда уравнение 
(3.1) примет вид 

QT = A                                                          (3.12) 
т.е. вся подводимая теплота расходуется на совершение работы. 

В адиабатическом процессе Q = 0,  тогда уравнение (3.1) имеет вид: 
ΔU + А = 0, А = – ΔU                                      (3.13) 

следовательно работа совершается системой за счет убыли внутренней 
энергии. 

Первый закон термодинамики имеет важное значение, так как позволя-
ет решать различные практические задачи: определять тепловые эффекты 
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физико–химических процессов, работу расширения или сжатия идеального 
газа и т.д. 
 

3.3 Тепловые эффекты физико–химических процессов. 
Теплохимические законы 

 
В результате протекания физико–химических процессов может выде-

лятся или поглощаться тепло, что обусловлено перестройкой энергетических 
уровней атомов или молекул участвующих и образующихся в ходе процесса 
веществ. 

Теплота, выделяемая или поглощаемая при протекании физико–
химических процессов при условии, что процесс протекает непрерывно при 
постоянном объеме или давлении и единственным видом работы является 
работа против внешнего давления, называется тепловым эффектом. Соот-
ношения (3.5) и (3.8) позволяют определять тепловые эффекты: при постоян-
ном объеме он равен изменению внутренней энергии (ΔU), при постоянном 
давлении – изменению энтальпии (ΔН). 

Процессы,  протекающие  с  выделением теплоты называются экзо-
термическими  ΔН (ΔU) < 0, а  с поглощением  теплоты  –  эндотермиче-
скими   ΔН (ΔU) > 0. 

Тепловой эффект процесса определяется как экспериментально (кало-
риметрическим способом), так и с помощью термохимических расчетов. Его 
можно рассчитать, если известны теплоты образования исходных веществ и 
продуктов, образующихся в результате протекания реакции. Изобарной теп-
лотой образования сложного вещества (ΔНОБР) называется количество энер-
гии, выделяемое, реже поглощаемое при образовании 1 моль сложного веще-
ства из простых. Если исходные вещества и продукты реакции находятся в 
стандартных условиях ( Т = 298 К и Р = 101,3 кПа), то теплота образования 1 
моля соединения называется стандартной теплотой образования ( O

ОБРH ). 
Для большинства сложных веществ стандартные теплоты образования при-
ведены в справочных таблицах; для простых веществ (Н2, О2, N2 и др.) – ус-
ловно приняты равными нулю. 

Расчеты тепловых эффектов основаны на двух законах: 
— Закон Лавуазье–Лапласа – теплота образования сложного вещества 
равна по абсолютной величине и обратно по знаку теплоте его разложения. 
— Закон Гесса – тепловой эффект процесса не зависит от пути его проте-
кания и числа стадий, а зависит от начального и конечного состояния систе-
мы или суммарный тепловой эффект многостадийного процесса (ΔНСУМ) ра-
вен алгеброической сумме тепловых эффектов отдельных стадий (ΔНi), т.е. 

 iСУМ НH                                                           (3.14) 
Из закона Гесса следует, что суммарный тепловой эффект химиче-

ской реакции при стандартных условиях равен разности между суммой 
теплот образования продуктов реакции ( O

КОНH ) и суммой теплот обра-
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зования исходных веществ ( О
ИСХH ) с учетом стехиометрических коэф-

фициентов, стоящих в уравнении реакции, т.е. 
  О

ИСХ
,,О

КОН
,O

.Р.Х НnНnH ,                                    (3.15) 
где n’ и n’’ – стехиометрические коэффициенты, стоящие в уравнении реак-
ции. 

Численное значение теплового эффекта зависит: а) от природы веществ 
и их агрегатного состояния. Например, процесс образования воды из водоро-
да и кислорода в зависимости от ее агрегатного состояния характеризуется 
различными величинами. 

моль
кДж8,241НОНО

2
1H О

)Г(2)Г(2)Г(2   

моль
кДж8,285НОНО

2
1Н О

)Ж(2)Г(2)Г(2   

Буквы в круглых скобках у химических формул указывают на агрегат-
ное состояние веществ: кристаллическое (кр), жидкое (ж), газообразное (г). 
б) от числа молей участвующих в реакции веществ. Например: 

кДж2,46НNHН
2
3N

2
1 О

)Г(3)Г(2)Г(2   

кДж4,92НNH2Н3N О
)Г(3)Г(2)Г(2   

Закон Гесса позволяет рассчитать тепловые эффекты химических реак-
ций, фазовых и модификационных превращений, термического разложения 
веществ и др. физико–химических процессов. 
 

3.4 Зависимость теплового эффекта от температуры. 
 Уравнение Кирхгофа 

 
Так как внутренняя энергия веществ является функцией объема, давле-

ния и температуры, то, очевидно, и тепловые эффекты реакций зависят от ус-
ловий, при которых эти реакции протекают. Практически наибольшие значе-
ние имеет влияние температуры на тепловые эффекты процессов. 

Термохимические опыты показывают наличие хотя и небольшого, но 
вполне определенного изменения теплового эффекта реакции с температу-
рой. Чтобы его найти необходимо знать характер зависимости теплового эф-
фекта от температуры. Исследуя эту зависимость Кирхгоф использовал тем-
пературный коэффициент теплового эффекта, равный отношению прираще-
ния теплового эффекта d(ΔH) (для Р = const) и d(ΔU) (для V = const) к изме-
нению температуры dT. 

Установлено, что температурный коэффициент теплового эффекта оп-
ределяется изменением мольной теплоемкости продуктов реакции и исход-
ных веществ. 

)constP(,Cp
dT

)H(d


                                                (3.16) 

где ΔСр – изменение изобарной теплоемкости. 
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 )constV(,Cv
dT

)U(d


                                              (3.17) 

где ΔСv – изменение изохорной теплоемкости. 
Уравнения (3.16) и (3.17) выражают закон Кирхгофа: температурный 

коэффициент теплового эффекта равен изменению теплоемкости систе-
мы, обусловленному протеканием данного процесса. 

Следует отметить, что для газообразных систем справедливо соотно-
шение: 

    Ср – Сv = R,           (уравнение Майера)               (3.18) 

где R – газовая постоянная, равная 
Кмоль

Дж31,8


. 

При этом для одноатомного газа R
2
3СV   и R

2
5
  для двухатомного газа. 

При исследовании температурной зависимости тепловых эффектов ча-
ще используется уравнение (3.16), так как большинство процессов протекает 

при Р = const. Если ΔСР > 0, то ,0
dT

)H(d


  следовательно с повышением тем-

пературы тепловой эффект будет увеличиваться. Если же ΔСР < 0, то 

0
dT

)H(d


 – с ростом температуры тепловой эффект уменьшается. 

Для получения расчетной формулы уравнение Кирхгофа (3.16) необхо-
димо проинтегрировать 

 
2T

1T
P

2T

1T
dTC)H(d                                                (3.19) 

Для небольшого температурного интервала можно пренебречь измене-
нием теплоемкости и считать Ср постоянной, не зависящей от температуры 
величиной. Тогда 

)TT(CHH 12P1T2T  ,               СР ≠ f(T)                  (3.20) 
Принимая Т1 = 298К, выражение (3.20) имеет вид: 

)298T(CHH P
0
298T  .                                               (3.21) 

Изменение теплоемкости ΔСр определяется разностью суммарных теп-
лоемкостей продуктов реакции (

КОНРC ) и исходных веществ (
ИСХPС ), взятых 

с учетом стехиометрических коэффициентов (n’ и n”) в уравнении реакции 
  0

Р
0
Р ИСХКОН

С''nC'nCp .                                  (3.22) 
 

3.5 Работа идеального газа 
 

Для большинства физико–химических процессов единственным видом 
работы является работа против внешнего давления. Многие газы при доста-
точно низких давлениях и высоких температурах подчиняются законам иде-
альных газов. Первый закон термодинамики позволяет вывести математиче-
ские соотношения для вычисления работы идеального газа в различных тер-
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модинамических процессах. Как уже указывали, работа против внешнего 
давления выражается А = Р · ΔV или для конечного изменения объема от V1 
до V2 


2

1

V

V

PdVA                                                            (3.23) 

Изохорный процесс отвечает условию постоянства объема (V = const), 
работа расширения равна нулю. А = 0. 

В изобарном процессе (P = const) интегрирование выражения (3.23) 
приводит к соотношению 

А = Р · (V2 – V1)                                                    (3.24) 
Пользуясь выражением Р·V = R·T для 1 моля, можно в выражении (3.24) за-
менить Р·V1, на R·T1 и Р·V2 на R·T2, тогда  

             А = R · (T2 – T1),                                                      (3.25) 
а для n молей  

А = n · R · (T2 – T1)                                                    (3.26) 
т.е. работа расширения совершается за счет повышения температуры. 

Для вычисления работы газов в изотермическом процессе  (Т = const) 

в уравнение (3.23) подставим 
V

RTP  (из уравнения Клапейрона–Менделеева 

для 1 моля), получим выражение: 


2V

1V
dV

V
RTA , которое после интегрирования имеет вид: 

                                          
1

2

V
VlnRTA                                                                   (3.27) 

а для n молей 

1

2

V
VlnnRTA  .                                                              (3.28)  

Зная, что при постоянной температуре давление обратно пропорцио-
нально объему (Р·V = const), то работу можно выразить и через отношение 
давлений Р1 и Р2. 

2

1

P
PlnTRnA  .                                                      (3.29) 

В адиабатическом процессе (Q = 0) работа совершается за счет убыли 
внутренней энергии (выражение 3.13). Но так как dU = Сv · dT после интег-
рирования соотношения (3.13) получим: 

А = Сv · (Т1 – Т2),                                                       (3.30) 
а для n молей  

А = n · Сv ·(T1 – T2)                                                      (3.31) 
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3.6  Второй закон термодинамики. Энтропия 
 

Первый закон термодинамики, являясь законом сохранения энергии, 
рассматривает уже завершившиеся процессы, но не указывает направление, 
возможность и полноту протекания процесса, а это является основной зада-
чей при исследовании любого процесса. 

Можно представить ряд явлений, не противоречащих первому закону 
термодинамики, но тем не менее совершенно невозможных. Например, два 
тела с разной температурой касаются друг друга и теплота может переходить 
от одного тела к другому, причем согласно первому закону термодинамики 
нет никаких препятствий, чтобы горячее тело еще более нагрелось от холод-
ного. Однако, из опытов известно, что таких процессов не бывает: теплота 
всегда переходит от более горячего тела к менее горячему. Таким принци-
пом, устанавливающим какие процессы возможны и какие невозможны, яв-
ляется второй закон термодинамики, который, как и первый закон, был от-
крыт опытным путем. Он имеет несколько формулировок, в зависимости от 
той группы явлений, к каким он прилагается. 

— Всякая система стремится к состоянию равновесия, независимо от того 
быстро или медленно протекают в ней процессы. 

— Теплота не может самопроизвольно переходить от менее нагретого те-
ла к более нагретому телу. 

— Невозможно всю теплоту превратить в полную работу, часть ее непре-
менно теряется ( QA '

max  ). 
Работы австрийского физика Больцмана, направленные на установле-

ние взаимосвязи между законами термодинамики и движением молекул, по-
казали, почему тепло не может полностью превратиться в работу. “Естест-
венные процессы развиваются необратимо в направлении увеличения 
беспорядка” (Больцман). Причина, почему тепло не может полностью пре-
вращаться в работу заключается в тенденции природы к увеличению беспо-
рядка. 

Та часть теплоты (Q), котoрая не может быть превращена в работу и 
характеризует меру беспорядка (S) получила название связанной энергии. 

QQ T ΔS или ΔS
T

                                            (3.32) 

Соотношение (3.32) является математическим выражением второго 
закона термодинамики. 

Энтропия S – является функцией состояния, т.е. ее изменение не зави-
сит от пути протекания процесса, а зависит от начального и конечного со-
стояния системы, величина экстенсивная, характеризует меру неупорядочен-
ности в системе. Физический смысл энтропии – мера рассеянной энергии, 

отнесенной к одному градусу, измеряется в 
Кмоль

Дж


. 

Численное значение энтропии зависит от природы веществ, фазового 
(агрегатного) состояния, температуры. 
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В отличие от энтальпии для любого вещества можно вычислить абсо-
лютное значение энтропии, которое также принято относить к определенным 
условиям. Так, при стандартных условиях (Т = 298 К и Р = 101,3 кПа) стан-
дартная энтропия обозначается O

298S , и известна для многих веществ, но для 
простых веществ не равна 0. 

Энтропия носит вероятностный характер и связана с термодинамиче-
ской вероятностью осуществления данного состояния системы (W) соотно-
шением  

S = k lnW,                                                        (3.33) 

где к – константа Больцмана, 
К

Дж1038,1 23 . 

Термодинамическая вероятность W – это число микросотояний, кото-
рым может быть реализовано данное макросостояние. 

При переходе вещества из кристаллического (W1) в жидкое (W2), затем 
газообразное (W3) состояния термодинамическая вероятность W увеличива-
ется. Так как W1 < W2 < W3, следовательно увеличивается и энтропия                                   
S1 < S2 < S3. С понижением температуры энтропия уменьшается и при Т = 0К 
состояние системы может быть осуществлено только одним распределением 
молекул, обмен местами молекул невозможен (W = 1) и S стремится  к 0. 

При нагревании энтропия растет; а при фазовых переходах изменяется 
скачкообразно (рис. 3.1). Численное значение изменения энтропии при фазо-
вых переходах определяется из соотношения: 

пер

пер

ΔH
ΔS

Т
                                                          (3.34) 

где Н – энтальпия перехода; Т – температура фазового перехода. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

 
 
 
 
 
 

Рис. 3.1. Зависимость энтропии от температуры 
 

газообразное 

жидкое 

крист. 

S 

T T1 T2 
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Из изложенного ясно, что энтропия возрастает при переходе вещества 
из кристаллического состояния в жидкое, из жидкого в газообразное, при 
растворении кристаллов, при расширении газов, при химических взаимодей-
ствиях, приводящих к увеличению числа частиц и прежде всего, числа час-
тиц в газообразном состоянии. Напротив, все процессы, в результате проте-
кания которых упорядоченность системы возрастает (конденсация, полиме-
ризация, кристаллизация, сжатие и т.д.) сопровождаются уменьшением эн-
тропии. 

В химических реакциях с газообразными веществами изменение эн-
тропии можно оценить по изменению объема: при увеличении объема увели-
чивается энтропия и наоборот. 

Изменение энтропии физико–химических процессов при стандартных 
условиях можно рассчитать, исходя из следствия из закона Гесса: 

   ,SnSnS O
ИСХ

,,O
КОН

,O
XP                                 (3.35) 

где O
ИСХ

O
КОН S,S – абсолютные энтропии продуктов реакции и исходных ве-

ществ; 
n’, n’’ – стехиометрические коэффициенты в уравнении реакции. 

При расчете энтропии в различных термодинамических процессах ис-
пользуют основное уравнение второго закона термодинамики (3.32), которое 
в дифференциальном виде имеет вид: 

QdS
T


                                                                (3.36) 

Интегрируя его от состояния 1 до состояния 2 при различных условиях 
получим необходимые выражения. 

В изобарическом процессе (Р = const) 
dTCdHQ PP  ,                                                    (3.37) 

тогда                                
T
dTC

T
dH

T
QdS PP 


                                            (3.38) 

Интегрируя это выражение в пределах от Т1 до Т2 и принимая изобар-
ную теплоемкость постоянной величиной (СР ≠ f(T)), получим  

1

2
P

1

2
P1T2T T

TlnCSили
T
TlnCSS                                 (3.39) 

Выражение (3.39) позволяет рассчитать изменение энтропии отдельных 
веществ при повышении температуры от Т1 до Т2. 

Для физико–химичсеских процессов (химических реакций) изменение 
энтропии при повышении температуры определяется из соотношения 

1

2
P1T2T T

TlnCSS                                           (3.40) 

Принимая Т1 = 298 К, получим 

298
TlnCSS P

O
298T                                       (3.41) 

Изменение теплоемкости ΔСр рассчитывается исходя из соотношения 
(3.22). 
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Аналогично, получим выражение для расчета изменения энтропии в 
изохорных (V = const) 

298
TlnCSS V298T                                          (3.42) 

и изотермических (Т = const) процессах  

1

2
12 V

VlnRSS                                           (3.43) 

где V1 и V2 – объемы системы, соответствующие состояниям 1 и 2. 
 

3.7 Свободная энергия Гиббса и свободная энергия Гельмгольца 
 

Направление, в котором самопроизвольно протекает физико–
химический процесс, определяется совместным действием двух противопо-
ложных факторов: 
— стремлением системы к переходу в состояние, характеризующееся ми-
нимальной внутренней энергией или энтальпией; 
— стремлением системы к увеличению беспорядка. 

Функцией системы, учитывающей действие двух названных факторов 
является изобарно–изотермический потенциал (свободная энергия Гиббса) 
и изохорно–изотерический потенциал (свободная энергия Гельмгольца). 

Свободная энергия Гиббса характеризует процессы, протекающие 
при Р, Т – const. 

Запишем выражение, объединяющие первый и второй законы термо-
динамики: 

'
maxTdS dU PdV A    

или                                                                                                                    (3.44) 
)PdVdU(TdSA '

max   
Так как dU + PdV = dH (3.9), тогда выражение (3.44) примет вид: 

dHTdSA '
max                                                      (3.45) 

Интегрируя выражение (3.45) при Р, Т = const получим: 
)STH()STH(A 2211

'
max                                      (3.46) 

Величину (Н – Т·S) обозначают через G и называют свободной энер-
гией Гиббса  

Н – Т·S’ = G                                                             (3.47) 

Она имеет  ту же размерность, что и энтальпия (
моль
кДж,

моль
Дж ), является функ-

цией состояния и экстенсивной величиной. 
Тогда выражение (3.46) можно записать в виде: 

GGGA 21
'
max                                                    (3.48) 

Выражение (3.48) раскрывает смысл изобарно–изотермического 
потенциала: в обратимом процессе при Р, Т = const: максимально полез-
ная работа равна убыли свободной энергии Гиббса. Другими словами, в 
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системе находящейся при Р, Т = const, изобарно–изотермический потен-
циал есть мера энергии, способной полностью переходить в полезную 
работу. 

STHG  ,                                                 (3.49) 
где ΔН – энтальпия или в соответствии с (3.9) полная энергия расширенной 
системы; Т·ΔS – связанная энергия, которая не переходит в работу, а перехо-
дит только в теплоту, которая бесполезно рассеивается в окружающую среду. 

Свободная энергия Гельмгольца характеризует процессы, проте-
кающие при V, T = const. 

Тогда выражение (3.44) примет вид: 
,dUTdSA '

max                                                       (3.50) 
а после интегрирования 

)dSTU()TdSU(A 2211
'
max                                         (3.51) 

Величину (U – T·S) – обозначают через F и называют свободной энер-
гией Гельмгольца 

U – TS = F                                                                (3.52) 

Она выражается в 
моль
кДжили

моль
Дж , является функцией состояния, величи-

на экстенсивная. Тогда выражение (3.51) запишем в виде: 
FFFA 21

'
max                                                      (3.53) 

т.е. в обратимом процессе, протекающем при V, T = const, максимально по-
лезная работа равна убыли свободной энергии Гельмгольца или свободная 
энергия Гельмгольца – это часть энергии, способной полностью перейти в 
полезную работу. 

                    STUF                                                      (3.54) 
Таким образом свободная энергия Гиббса и свободная энергия Гельм-

гольца являются критериями самопроизвольно протекающих процессов. 
При Р, Т = const процессы самопроизвольно протекают в том направле-
нии, в котором ΔG < 0, а при V,T=const–в направлении, в котором ΔF < 0. 

Неравенство ΔG (ΔF) > 0  означает, что реакция может идти самопро-
извольно только в обратном направлении. 

При стандартных условиях свободная энергия Гиббса ( O
298G ) и сво-

бодная энергия Гельмгольца ( O
298F ) физико–химических процессов опреде-

ляются из соотношений: 
O
298

O
298

O
298 S298HG                                                  (3.55) 

O
298

O
298

O
298 S298UF                                                   (3.56) 

Однако стандартные величины O
298G , O

298F  химической реакции не 
могут быть критериями направления самопроизвольного протекания химиче-
ского взаимодействия в условиях, отличающихся от стандартных. Тогда при 
расчетах необходимо учитывать влияние температур на изменение энтальпии 
и энтропии. 

TTT STHG                                                     (3.57) 
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TTT STUF                                                       (3.58) 
где ΔНТ, ΔST, ΔUT  определяются из соотношений (3.21), (3.41), (3.11). 

Из уравнения (3.49) следует, что если ΔН < 0 (экзотермическая реак-
ция), а ΔS > 0, то при всех температурах ΔG < 0, это значит, что реакция мо-
жет протекать самопроизвольно при любых температурах. Если ΔН < 0 и ΔS 
< 0, то реакция возможна (ΔG < 0) при условии, что │ΔН│>│T·ΔS│, т.е. при 
достаточно низких температурах. Если ΔH > 0 и ΔS > 0, то реакция возможна 
(ΔG < 0) при условии, что энтропийный фактор │T·ΔS│ больше │ΔН│, т.е. 
при достаточно высоких температурах. Самопроизвольное протекание реак-
ции невозможно (ΔG > 0) если эндотермическая реакция (ΔН > 0) протекает с 
уменьшением энтропии (ΔS < 0). 

Следует отметить, что в изолированных системах (ΔН (ΔU) = 0) крите-
рием направленности процессов служит энтропия. Это означает, что в таких 
системах без затраты энергии возможны только процессы, которые сопрово-
ждаются увеличением энтропии (ΔS > 0). 

Таким образом пользуясь численным значением ΔG, можно установить 
возможность (вероятность) протекания процессов при данных условиях, что 
позволяет решать многие практические задачи, в частности, совместимость 
различных материалов. 

В электронной промышленности широко используются различные ме-
таллы и сплавы. При определенных условиях (повышенная температура, вла-
га, кислород) могут протекать процессы окисления, разложения, химического 
взаимодействия. Например, в местах соединения золотых выводов с алюми-
ниевыми контактными площадками в интегральных микросхемах при повы-
шенной температуре происходит химическое взаимодействие и в результате 
в месте контакта образуется ряд хрупких соединений золота с алюминием 
(“пурпурная чума”), что приводит к увеличению контактного сопротивления, 
проявляющееся в снижении быстродействия логических схем. 

.0G,AuAlAl2Au 2
t   

Определив заранее величину ΔG, можно предусмотреть такие нежела-
тельные явления и наметить пути их устранения. 

Несовместимыми оказываются резистивные пленки на основе диоксида 
олова SnO2 с нанесенными на них пленками алюминия для осуществления 
электрического контакта. При нагревании такой системы обнаруживаются ее 
термодинамическая неустойчивость (ΔG < 0): SnO2 начинает восстанавли-
ваться алюминием, образуется изолирующий слой Al2O3, который прерывает 
проводящую пленку. Для устранения такого нежелательного явления исполь-
зуют промежуточный слой никеля, который не взаимодействует при нагре-
вании сo SnO2 (ΔG > 0) и с алюминием, обеспечивая тем самым надежный 
контакт. 
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3.8 Третий закон термодинамики.  Абсолютное значение энтропии 
 

Анализируя поведение различных термодинамических систем при низ-
ких температурах вблизи абсолютного нуля в 1906 г. В. Нернст пришел к вы-
воду, что изменение энтропии многих химических реакций пренебрежимо 
мало. При Т = 0 K из выражений (3.55) и (3.56) следует, что ΔG = ΔH и ΔF = 
ΔU. Опыт показывает, что не только при абсолютном нуле, но и вообще при 
очень низких температурах свойства твердых тел мало зависят от температу-
ры. В. Нернст высказал утверждение, что в конденсированных системах 
вблизи абсолютного нуля кривые ΔG (ΔF) и ΔH (ΔU) – кривые имеют 
общую касательную, параллельную оси температур (тепловая теоремма 
Нернста). 

М. Планк (1912 г.) постулировал, что энтропия при достижении абсо-
лютного нуля обращается в нуль независимо от физико–химической 
природы, свойств и агрегатного состояния простого вещества, т.е.  

0Slim
0T



                                                                  (3.59) 

Согласно уравнению Больцмана S = klnW (3.33) энтропия ровна 0, если 
термодинамическая вероятность состояния W равна 1. Значению W = 1 отве-
чает единственно возможное макросостояние – идеально правильно постро-
енный кристалл. 

Отсюда следует, что теплоемкость, а следовательно и энтропия иде-
ального кристалла при абсолютном нуле также равны0. 

Важнейшим следствием третьего начала термодинамики является не-
достижимость абсолютного нуля. Заключение о недостижимости абсолют-
ного нуля привело В. Нернста к окончательной формулировке третьего на-
чала термодинамики: никаким конечным процессом нельзя охладить тело 
до абсолютного нуля. 

Третий закон термодинамики позволяет вычислить абсолютные значе-
ния энтропии различных веществ при любых температурах, если известны 
теплоемкости этих веществ при всех температурах, а также тепловые эффек-
ты и температуры всех полиморфных и агрегатных превращений, происхо-
дящих внутри этого интервала температур. 

При отсутствии полиморфных и агрегатных превращений энтропия 
вещества определяется соотношением: 

T
dTCS P

T

0
                                                         (3.60) 

С учетом полиморфных и агрегатных превращений энтропия определя-
ется из выражения: 

 






ПЕРT

0

T

ПЕРT

P

ПЕР

ПЕРP

T
dTС

Т
H

T
dTСS                                  (3.61) 
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ТЕМА 4. КИНЕТИКА ФИЗИКО–ХИМИЧЕСКИХ ПРОЦЕССОВ.  
ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ 

 
4.1 Скорость физико–химических процессов 

 
Раздел химии, изучающий скорость и механизм протекания физико-

химических процессов, называется химической кинетикой. Изучение кине-
тики превращений дает возможность выяснить реальный механизм протека-
ния процесса, позволяет управлять им, осуществлять математическое моде-
лирование, решать задачи по его оптимизации и автоматизации. 

В химической кинетике различают гомогенные и гетерогенные про-
цессы. Гомогенные процессы протекают во всем объеме, и реагирующие 
вещества находятся в одной фазе. В этом случае молекулы всех реагирую-
щих веществ находятся в одинаковых условиях. Гетерогенные процессы 
протекают на границе раздела фаз. Они широко применяются в приборо-
строении: окисление и травление металлов и полупроводников, получение 
защитных покрытий и т. д. 

В основе физико-химических процессов лежит химическое превраще-
ние одних веществ в другие, т.е. химическая реакция. Следовательно, такие 
физико-химические взаимодействия можно характеризовать скоростью. 

Скоростью физико-химического процесса называется изменение ко-
личества реагирующих веществ в единицу времени в единице реакционного 
пространства. Реакционным пространством в гомогенной системе служит 
объем сосуда, в котором происходит взаимодействие, в гетерогенной – по-
верхность раздела фаз. 

Выражение для средней скорости гомогенного процесса имеет вид 

 гом ф


 

n

V                                                     
(4.1) 

где n = n2 – n1,   = 2 – 1; 
n1 и n2 – количество молей изменяющегося в реакции вещества в момен-

ты времени 1 и 2; 
V – объем реакционного пространства, л. 

Скорость физико–химического процесса всегда величина положитель-
ная, поэтому перед дробью ставят знак “”. Измеряется скорость: моль/лс. 

Количество вещества (моль), отнесенное к занимаемому им объему 
(n/V), есть мольная концентрация (с). Поэтому скорость гомогенной реак-
ции можно определить как изменение концентрации одного из реагирующих 
веществ в единицу времени. Если в моменты времени 1 и 2 концентрация 
реагирующего вещества была соответственно с1 и с2, то отношение 

 
 2 1

гом
2 1

с с Δс
τ τ Δτ


   


                                           (4.2) 

 
выражает среднюю скорость гомогенного процесса. 
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Реакции в гетерогенных системах, как правило, отличаются сложно-
стью и протекают по стадиям: 

1) процесс переноса исходных веществ к поверхности раздела фаз; 
2) адсорбция исходных веществ на границе раздела фаз; 
3) непосредственно сама химическая реакция; 
4) десорбция продуктов реакции; 
5) отвод продуктов реакции от поверхности раздела фаз. 

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

 ГЕТЕР ф


 

n

S                                                     
(4.3)  

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

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

 
4.2 Зависимость скорости реакции 

 от концентрации  реагирующих веществ 
 
Необходимым условием осуществления химического взаимодействия 

является столкновение реагирующих частиц. Столкновение их в некотором 
реакционном пространстве при заданной температуре происходит тем чаще, 
чем больше этих частиц. Поэтому скорость химической реакции зависит от 
концентрации реагирующих веществ. И эта зависимость выражается основ-
ным законом химической кинетики – законом действующих масс: скорость 
гомогенной химической реакции при постоянной температуре прямо 
пропорциональна произведению концентраций реагирующих веществ, 
взятых в степенях, равных стехиометрическим коэффициентам в урав-
нении реакции. 

Для реакции аА + bB = сС + dD 
 

 ba
BAгом ССk  ,                                              (4.4) 

 
где  гом – скорость реакции; k – коэффициент пропорциональности, назы-
ваемый константой скорости химической реакции; СА и СB – концентрации 
реагирующих веществ, моль/л; а, b – стехиометрические коэффициенты в 
уравнении реакции. 

Физический смысл константы скорости (k): она показывает, с ка-
кой скоростью протекает реакция при концентрациях взаимодействую-
щих веществ, равных 1 моль/л. 

k =         при СА = СВ = 1 моль/л.                           (4.5) 
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Если реагирующие вещества находятся в газообразном состоянии, то 
вместо концентраций в законе действия масс можно использовать их парци-
альные давления. 

 bрaрk BAгом  .                                            (4.6) 
Константа скорости k зависит от природы реагирующих веществ, 

температуры, присутствия катализатора, но не зависит от концентрации реа-
гирующих веществ и парциальных давлений, если вещества находятся в га-
зообразной фазе. 

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

     г2г2кр СООC  ;                             

;pkилиCk
22 OгетOгет нн   

       г2ж2жкр HZnCl2HClZn  ;    2
HClгет Ckн  . 

Так как гетерогенные процессы протекают на границе раздела фаз, то 
чем больше поверхность взаимодействия, тем больше вероятность столкно-
вения взаимодействующих частиц, находящихся в разных фазах, и, следова-
тельно, больше скорость гетерогенной реакции. 

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

 
4.3 Зависимость скорости реакции от температуры 

 
Зависимость скорости физико-химического процесса от температуры 

приближенно выражается правилом Вант-Гоффа: при увеличении темпе-
ратуры на каждые 10 0С скорость химической реакции возрастает при-
мерно в 2-4 раза. Математически эта зависимость выражается соот-
ношением: 

2 1

2 1

t t
10

t t ,ν ν 


                                               (4.7) 

где 1t
н  и 2tн – скорости реакции соответственно при t1 и t2 температурах; 

г – температурный коэффициент скорости (значения изменяются от 2 до 
4), показывающий, во сколько раз увеличится скорость реакции с повышени-
ем температуры на 10 0С. Численное значение г  зависит от природы реаги-
рующих веществ и для данной реакции есть величина постоянная. 
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Учитывая, что при концентрациях реагирующих веществ 1 моль/л ско-
рость реакции численно равна константе скорости К выражение (4.7) можно 
представить в виде 

10
1t2t

2t2t KK


  ,                                           (4.8) 
где 

2t
K , 

1t
K – константы скоростей реакций при температурах t1 и t2. 

Из уравнений (4.7), (4.8) следует, что темперный коэффициент скоро-
сти реакции при разнице t2 – t1 = 10 0С равен 

2 2

1 1

t t

t t

K
v K
v

                                                       (4.9) 

Увеличение скорости химической реакции с повышением температуры 
связано с возрастанием числа молекул, обладающих избыточной энергией. 
Для того, чтобы произошла реакция, т.е. чтобы образовались новые молеку-
лы необходимо вначале разорвать или ослабить связи между атомами исход-
ных веществ. На это необходимо затратить определенную энергию. Если 
сталкивающиеся частицы будут обладать такой энергией, что столкновение 
их может привести к перестройке атомов и к образованию молекул нового 
вещества. 

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

На рис. 4.1 представлено графически изменение энергий реагирующих 
веществ в ходе реакции. 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Рис. 4.1. Энергетическая диаграмма для экзотермической реакции 

Энергия Е1 характеризует исходные вещества, Е2 – продукты реакции. 
В ходе реакции энергия возрастает до значений Е (точка К), а затем умень-
шается до значения Е2. Разница энергий Е – Е1 – энергетический барьер, ко-
торый должны преодолеть частицы, чтобы соударения были эффективными 
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или по другому энергия активации (Еа). Для прямой реакции она равна раз-
ности Е – Е1, для обратной Е – Е2. 

На представленной схеме средняя энергия (Е2) продуктов реакции 
меньше энергии (Е1) исходных веществ, следовательно реакция протекает с 
выделением теплоты (экзотермическая реакция, ΔН < 0). Средняя энергия 
продуктов реакции Е2 может быть больше средней энергии Е1 исходных ве-
ществ, тогда реакция протекает с поглощением теплоты (ΔН > 0, эндотерми-
ческая реакция). 

Функциональную зависимость скорости реакции от температуры вы-
ражает уравнение  Аррениуса: 

TR
aE

eAk 


 ,                                                  (4.10) 
 

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

ной реакции). 
 

PZA  ,                                                  (4.11) 
 

где  Z –  число соударений; 
Р – стерический множитель, учитывающий ориентацию частиц в реак-

ционном пространстве. Численное значение Р находится в пределах        
10-9 – 1. 

Зная 21 TT kиk , можно вычислить Еа из соотношения 
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
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







 .                       (4.12) 

Таким образом энергия активации (Еа) является одним из основных па-
раметров, характеризующих зависимость скорости реакции от температуры. 
Численное значение Еа зависит от природы реагирующих веществ и от ката-
лизатора. Она необходима для ослабления химических связей в исходных 
веществах и для преодоления сил отталкивания между электронными обо-
лочками при сближении молекул и атомов взаимодействующих веществ. 
Чем больше значение Еа, тем меньше скорость химической реакции. 
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4.4 Зависимость скорости реакции от катализатора 
 

Одним из наиболее распространенных в практике способов изменения 
скорости процессов является катализ. Каталитическими называются реак-
ции, протекающие с участием катализаторов – веществ, которые участвуя в 
реакции, сами к концу ее остаются химически неизменными. Это специфиче-
ские вещества, которые могут как ускорять реакцию (тогда они являются ка-
тализаторами), так и замедлять ее (в этом случае они называются ингибито-
рами). 

Основным положением теории каталитических реакций является пред-
ставление об образовании промежуточных соединений катализатора с реаги-
рующими веществами с последующим распадом этих соединений и регене-
рацией катализатора. Схематически этот процесс можно представить. 

                                                ABKBA   
AKKA  (1 стадия) 

АК + В = АВ + К (2 стадия) 
Химическое взаимодействие катализатора с исходными веществами со-

провождается изменением энергии активации Еа. В присутствии активатора 
скорость реакции увеличивается, т.к. Еа уменьшается, в присутствии ингиби-
тора (замедлителя) скорость реакции уменьшается, т.к. Еа увеличивается. 
Влияние катализатора на скорость реакции представлено на рис. 4.2. 

 
 
 
 
 
  
 
 
 
 
 
 
Рис. 4.2. Энергетическая диаграмма влияния катализатора на скорость 

реакции 
1 – изменение энергии реакции без катализатора 
2 – изменение энергии реакции в присутствии катализатора 

4.5 Равновесие в физико-химических процессах. Принцип Ле Шателье 
 
По принципу обратимости все физико-химические процессы можно 

разделить на обратимые, идущие одновременно в двух противоположных на-
правлениях, и необратимые, идущие до конца в данном направлении. 
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Состояние процесса, при котором скорости прямой и обратной реакции 
равны, называется химическим равновесием  

( обрпр нн  )                         (4.13) 
Из термодинамики известно, что любая реакция протекает самопроиз-

вольно в направлении снижения свободной энергии Гиббса (Гельмгольца). 
Пределом этого снижения является минимальное значение G(F), отвечающее 
состоянию равновесия системы. Состояние равновесия наиболее устойчиво, 
и всякое отклонение от него требует затраты энергии (не может быть само-
произвольным). На рис. 4.3 представлена зависимость энергии Гиббса систе-
мы А        В от состава реакционной смеси. 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Рис. 4.3. Изменение энергии Гиббса в системе А      В 
 
Процесс А → В протекает самопроизвольно до тех пор, пока свободная 

энергия системы уменьшится до минимального значения Gmin. Процесс В → 
А самопроизвольно протекает до тех пор пока свободная энергия Гиббса 
уменьшится до Gmin. Точка С на оси абсцисс, отвечающая минимальному 
значении свободной энергии Гиббса. Gmin, определяет равновесный состав 
смеси при заданных условиях. Состояние равновесия характеризуется равен-
ством. 

ΔG = 0   и   ΔF = 0                                              (4.14) 
Если выражение (4.13) является кинетическим условием равнове-

сия, то выражение (4.14) – термодинамическим условием равновесия. 
Численно химическое равновесие характеризуется величиной кон-

станты равновесия. В общем случае для обратимой реакции 
dDсСbВaA   имеем:    

ba
BA1пр ССk  ;        d
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C2 CC

обр
н  k ;         обрпр нн  ; 
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CCK

k
k




 ,                                        (4.15) 

где КС – константа равновесия; 

Р, Т = const 
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 СС, СD, CA, CB – равновесные концентрации веществ, моль/л. 
 

Для газообразных систем можно использовать равновесные парци-
альные давления газов. Тогда 

b
B

a
A

d
D

c
C

p pp
ppK



 .                                                (4.16) 

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

  n
p CK K RT  ,                                     (4.17) 

 
где n = nПРОД – nИСХ – изменение числа молей газообразных веществ в ре- 

  зультате реакции. 
В конденсированных системах (отсутствие газовой фазы) КР=КС (n= 

0). 
В гетерогенных системах в выражения константы равновесия (4.15, 

4.16) входят только концентрации жидких и газообразных веществ или пар-
циальные давления (для газов). Например, для равновесной системы 

     г2кркр3 СОСaOCaCO  , 

22 COPCOC рKилиCK  . 
Физический смысл КС (КР): константа равновесия определяет 

предел (глубину) протекания процесса в выбранном направлении, показы-
вая, какие вещества (исходные или продукты реакции) преобладают в 
равновесной системе. Если К  1, равновесие смещено вправо, т. е. в равно-
весной системе преобладают продукты реакции, и наоборот, при К  1 – рав-
новесие смещено влево, преобладают исходные вещества. 

Численное значение КС (КР) зависит от природы реагирующих ве-
ществ, температуры и не зависит от концентраций (парциальных давлений) и 
присутствия катализатора. 

Зависимость константы равновесия от температуры выражается урав-
нениями изобары (для Р, Т = const) и изохоры (V, T = const). 

P
2

lnK H
T R T

уравнение изобары 
 

 
                          (4.18) 

изохорыуравнение
TR
U

T
Kln

2
C 








                         (4.19) 

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

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



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1
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H

K
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ln                                                       (4.20) 

Константа равновесия Кр (Кс) связана со свободной энергией Гиббса 
(Гельмгольца) соотношениями: 

ΔG = –R·Tln KР                   (P, T = const)              (4.21) 
ΔF = –R·Tln KС                  (V, T = const)             (4.22) 

Выражения (4.21), (4.22) являются уравнениями изотермы химиче-
ской реакции (или уравнениями Вант–Гоффа). Главное значение изотермы 
реакции заключается в том, что она позволяет рассчитать ΔG и ΔF обратимой 
реакции и определить в каком направлении и до какого предела протекает 
реакция при данных условиях. Если ΔG < 0 и Кр > 1 то реакция протекает 
в прямом направлении и в системе преобладают продукты реакции; ес-
ли ΔG > 0 и Кр < 1 – реакция протекает в обратном направлении и в сис-
теме преобладают исходные вещества; при ΔG = 0, Кр = 1 исходные ве-
щества при данной температуре находятся в равновесии с продуктами 
реакции.  

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

Направление смещения химического равновесия при изменении ус-
ловий определяется принципом Ле Шателье: если на систему, находя-
щуюся в состоянии равновесия, оказывается воздействие (изменяются 
концентрация, температура, давление), то оно благоприятствует той 
из двух противоположных реакций, которая ослабляет это воздействие. 

При увеличении концентрации исходных веществ равновесие смеща-
ется в сторону продуктов реакции и наоборот. 

При повышении давления равновесие смещается в сторону той реак-
ции, которая сопровождается уменьшением давления, т. е. в сторону образо-
вания меньшего числа молей газообразных веществ. Если реакция идет без 
изменения объема, то изменение давления не вызывает смещения химическо-
го равновесия. 

Повышение температуры смещает равновесие в сторону протекания 
эндотермического процесса (Н  0), а понижение – в сторону экзотермиче-
ской реакции (Н  0). Так, в экзотермической реакции 2Н2(г)+ О2(г)      2Н2О, 
Н  0 повышение температуры способствует обратному процессу разложе-
ния Н2О, идущему с поглощением теплоты, т. е. равновесие сместится в сто-
рону исходных веществ. В эндотермической реакции 2N2(г) + О2(г)      2NO, Н 
 0 повышение температуры способствует процессу образования NO, т. е. 
равновесие сместится в сторону продуктов реакции. 
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ТЕМА 5. РАСТВОРЫ ЭЛЕКТРОЛИТОВ 
 

5.1 Общая характеристика растворов электролитов. 
 Способы выражения концентрации 

 
Электролитами называются вещества, которые в растворе (или в расплаве) 
полностью или частично состоят из ионов и способны проводить электриче-
ский ток. Электропроводность электролитов обусловлена направленным 
движением ионов в электрическом поле, поэтому их называют ионными про-
водниками или проводниками второго рода. К ним относятся расплавы мно-
гих солей, оксидов и гидроксидов, гидридов s-металлов, а также водные рас-
творы кислот, гидроксидов и солей. Далее будут рассмотрены только водные 
растворы электролитов. 

Важной характеристикой растворов электролитов является их концен-
трация – содержание растворенных веществ в определенном объеме раствора 
или растворителя. Известны различные способы выражения концентраций 
растворов, но наиболее часто используют следующие: 

а) массовая доля ()  –  отношение  массы растворенного вещества     
( 'm , г) к массе раствора (m, г): 

m' , m m' m'',
m

                                              (5.1) 

где ''m - масса растворителя, г. 
Массовая доля растворенного вещества, выраженная в процентах (про-

центная концентрация), – масса растворенного вещества в 100 г раствора. 
Например: 15%-й раствор NaCl состоит из 15 г кристаллической соли 

NaCl и 85 г воды в 100 г раствора; 
б) молярная концентрация, или молярность (СМ или М), – число 

молей  растворенного вещества в 1 л раствора: 

моль/л,,
V
n

VM
m'СМ 


                                        (5.2) 

где 
M

'mn   - количество вещества, моль;  

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

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

42SOНМ = 98 г/моль); 
в) эквивалентная концентрация, или нормальность (Сн или н), – 

число эквивалентов растворенного вещества в 1 л раствора:  

,экв/л-моль,
V
n

VЭ
m'С Э

Н 


                           (5.3) 

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

2
2

98 =98 г  (
2

98  – эквивалентная масса Н2SO4). 

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

 
5.2 Электролитическая диссоциация 

 
При растворении в воде или других растворителях, состоящих из по-

лярных молекул, электролиты подвергаются электролитической диссоциа-
ции, т.е. в большей или меньшей степени распадаются на положительно и 
отрицательно заряженные ионы – катионы и анионы. Необходимым услови-
ем электролитической диссоциации является наличие в растворяемом веще-
стве ионных и полярных связей, а также полярность самого растворителя, 
численно характеризуемая величиной диэлектрической проницаемости ().  

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

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

а) диссоциация солей, т.е. кристаллов с ионной структурой (NaCl, KCl 
и т.д.). В этом случае имеет место взаимодействие между ионами, располо-
женными на поверхности кристаллов, и полярными молекулами воды (ион-
дипольное взаимодействие); 

Например, когда кристалл соли  хлорида натрия NaCl попадает в воду, 
то расположенные на его поверхности ионы притягивают к себе полярные 
молекулы воды: к ионам натрия молекулы воды притягиваются отрицатель-
ными концами, к ионам хлора – положительными (рис. 5.1). В тоже время 
вода с такой же силой притягивает к себе ионы и испытывает толчки со сто-
роны других молекул находящихся в растворе. В результате ионы отделяют-
ся от кристалла и переходят в раствор. 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Рис. 5.1. Схема диссоциации хлорида натрия 
 
б) диссоциация полярных молекул (НСl, HNO3 и т.д.). Под действием 

молекул воды происходит расхождение полюсов в полярной молекуле (поля-
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ризация), что приводит к распаду ее на ионы (диполь–дипольное взаимодей-
ствие). 

 
 
 
 
 
 
 

Рис. 5.2. Схема диссоциации полярных молекул в растворе 

 
Следует отметить, что перешедшие в раствор ионы находятся не в 

свободном состоянии, а остаются связанными с молекулами воды, т.е. нахо-
дятся в гидратированном состоянии. В уравнениях диссоциации обычно воду 
опускают и пишут только ионы. Отсюда в общем виде процесс электролити-
ческой диссоциации можно выразить уравнением  

 
АВ      А+ + В–.                                                  (5.4) 

 
Для количественной оценки процесса электролитической диссоциации вве-
дено понятие степени диссоциации (). Отношение числа молекул, распав-
шихся на ионы (N), к общему числу молекул (NO) называется степенью дис-
социации () 

ON
N

 .                                                        (5.5) 

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

С точки зрения электролитической диссоциации кислотой называется 
вещество, отщепляющее в водном растворе ионы Н+, а основанием – отщеп-
ляющее ионы ОН–. Отрицательный ион, образующийся после отщепления 
иона Н+ от молекулы кислоты, называется кислотным остатком, а положи-
тельный ион, образующийся после отщепления от молекулы основания ОН–, 
называется основным остатком. 

Многоосновные кислоты и многокислотные основания диссоциируют 
ступенчато (с отрывом на каждой ступени по одному иону Н+ или ОН–). На-
пример: 

H2SO3      H+ + HSO 
3 ; 

HSO 
3       H+ + SO3

2–; 
Cu(OH)2      CuOH+ + OH–; 

CuOH+     Cu2+ + OH–. 
Соли – вещества, образуемые соединением основных и кислотных остатков. 
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5.3  Сильные и слабые электролиты 
 
В зависимости от численного значения  все электролиты условно 

делят на сильные (  1) и слабые ( << 1). К сильным электролитам от-
носятся хорошо растворимые соли, основания щелочных или щелочнозе-
мельных металлов  (NaOH,  Ba(OH)2 и др.),  большинство  минеральных ки-
слот (Н2SO4, HCl, HNO3,HBr, HClO4 и др.). К слабым электролитам отно-
сятся почти все органические кислоты, некоторые минеральные кислоты 
(H2CO3, H2S, HCN, HF, HClO, HNO2, H2SO3 и др.), многие основания метал-
лов (Cu(OH)2, Fe(OH)2, Ni(OH)2 и др.), труднорастворимые соли (ВаSO4, Ca-
SO4, AgCl), гидроксид аммония (NH4OH) и вода (Н2О). 

Согласно теории электролитической диссоциации сильные электро-
литы полностью диссоциируют на ионы и процесс диссоциации протекает 
необратимо, например, H2SO4  2H+ + SO4

2–. Вследствие высокой концен-
трации заряженных частиц в растворе в значительной степени проявляются 
силы межионного взаимодействия, количественной характеристикой кото-
рых является коэффициент активности (f). Поэтому фактическая (актив-
ная) концентрация ионов уменьшается. Аналитически молярная концентра-
ция катионов и анионов (С) связана с активной концентрацией (а) соотно-
шением 

а = f  С.                                                       (5.6) 
Приближенно коэффициент активности можно вычислить по форму-

ле 
lg f = – 0,5  Z2  I ,                                               (5.7) 

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

.ZC
2
1I

n

1i

2
ii


                                                    (5.8) 

Здесь Сi – концентрация ионов, моль/л;  Zi – заряд ионов. 
Примечание. Определяемая на опыте величина “” для сильных 

электролитов является лишь “кажущейся”, так как истинная степень дис-
социации для сильных электролитов составляет 100% ( = 1). Поэтому если 
в условии задачи не указана степень диссоциации сильного электролита, ее 
следует принять равной 1. 

В концентрированных растворах сильных электролитов f << 1, а в 
разбавленных f  1, для них выражение (2.8) можно записать в виде 

а  С.                                                         (5.9) 
Так как разбавленные растворы имеют большее практическое приме-

нение, в дальнейшем вместо понятия “активность” будем использовать поня-
тие “концентрация”. 

Концентрацию ионов в сильном электролите можно рассчитать, 
пользуясь соотношением 
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С = nСМ,                                             (5.10) 
 

где n – число ионов данного вида, на которые распадается одна молекула. 
В растворах слабых электролитов одновременно имеются молекулы 

и ионы растворенного вещества, процесс диссоциации протекает обратимо и 
его можно записать в виде 

АmВn      mА+ + nВ–.                                              (5.11) 
Применив к уравнению закон действующих масс, запишем выраже-

ние для константы равновесия (КС) или, в данном случае, константы диссо-
циации (КД): 

,
C

CС
КК

nm BA

n
B

m
А

ДС
 

                                           (5.12) 

где  BA C,C  - концентрации ионов в растворе электролита, моль/л; 
nmBAC  - 

концентрация недиссоциированных молекул, моль/л. 
Константа диссоциации (КД) зависит от природы диссоциирующего 

вещества, растворителя, температуры и не зависит от концентрации раствора. 
Она характеризует способность электролита распадаться на ионы. Чем боль-
ше численное значение КД, тем в большей степени диссоциирует электролит.  

При ступенчатой диссоциации многоосновных кислот и многоки-
слотных оснований КД при переходе от первой к последующим ступеням 
резко уменьшается: 

H2CO3      H+ + HCO3
–,          КД1 = 4,510-7; 

HCO3
–     H+ + CO 2

3 ,                 КД2 = 4,710-11. 
Численные значения КД при 298 К некоторых слабых электролитов 

приведены в справочнике. 
Взаимосвязь между КД и  устанавливается законом разбавления Ост-

вальда: 
2

М
Д

СК ,
1








                                                  (5.13) 

где СМ – молярная концентрация электролита, моль/л. 
Для слабых электролитов ( << 1) это выражение упрощается: 

КД = 2  СМ,    или       =
М

Д

С
К

.                                   (5.14) 

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

Концентрацию катионов и анионов в слабом электролите можно рас-
считать, пользуясь соотношением (5.10), подставив в него значение  из 
(5.14): 

 
С =   СМ = ,СК МД   моль/л.                                  (5.15) 
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Для слабых электролитов, диссоциируемых ступенчато, n = 1. 

При введении в раствор слабого электролита одноименных ионов (т.е. 
ионов, одинаковых с одним из имеющихся в результате диссоциации элек-
тролита) равновесие нарушается и смещается в направлении образования не-
диссоциированных молекул, в результате степень диссоциации уменьшается. 
Например, если к раствору уксусной кислоты СН3СООН добавить ее соль 
СН3СООК, то равновесие сместится в сторону увеличения количества недис-
социированных  молекул уксусной кислоты СН3СООН. 

 
5.4  Ионное произведение воды. Водородный показатель 

 
Вода, являясь слабым электролитом, диссоциирует по уравнению 

Н2О      Н+ + ОН–. 
Согласно уравнению (5.12) 

.
С

СС
К

ОН

ОНН
Д

2
О2Н

 
  

Численное значение 
О2НДК при 298 К определено экспериментально 

по данным электропроводности воды и равно 1,8610-16. Равновесная концен-
трация недиссоциированных молекул воды ОН2

С  практически равна ее 
мольной концентрации ОН2

С  = 55,56 моль/л (1000/18) и является постоянной 
величиной. Произведение двух постоянных КД и ОН2

С  дает новую постоян-
ную, называемую константой воды ( ОН2

К ) или ионным произведением во-
ды (   ОНН СС ): 

ОН2
К  = КД  ОН2

С  =   ОНН СС = 1,86  10–16  55,56 = 10–14.         (5.16) 
Для воды и водных растворов при данной температуре ОН2

К  является 
постоянной величиной и при 298 К равна 10–14. Тогда 

.
С

10
С
К

С;
С
10

С
К

С
Н

14

Н

ОН
ОН

ОН

14

ОН

ОН
Н

22








                  (5.17) 

В нейтральных средах 7
ОНН 10СС   моль/л. В кислых –   

7
Н 10С  моль/л, достигая максимального значения 1 моль/л. В щелочных 

– 7
Н 10С   при минимальном значении 10-14 моль/л. 

На практике характер водной среды растворов оценивают с помощью 
водородного показателя рН 

Водородный показатель (рН) – отрицательный десятичный лога-
рифм мольной концентрации ионов водорода ( НС , моль/л) в растворе, т. е. 

pН = – lg НС .                                                (5.18) 
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Гидроксильный показатель (рОН) – отрицательный десятичный 
логарифм мольной концентрации гидроксид–ионов ( ОНС , моль/л) в раство-
ре, т.е. 

pОН = – lg ОНС .                                             (5.19) 
Тогда при 298 К: 

рН = рОН = 7  – нейтральная среда;                        (5.20) 
рН < 7 до 0     – кислая среда;                                  (5.21) 
рН  > 7 до 14 – щелочная среда.                              (5.22) 

При  этом    рН + рОН = 14.                                                             (5.23) 
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ТЕМА 6. ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКИЕ ПРОЦЕССЫ И ЯВЛЕНИЯ  
 

Процессы прямого превращения химической энергии в электрическую 
или электрической в химическую называются электрохимическими про-
цессами. Электрохимические системы, в которых химическая энергия пре-
вращается в электрическую, называются гальваническими элементами; 
системы, в которых электрическая энергия превращается в химическую, на-
зываются электролизными. 

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

Скорость электрохимических процессов зависит как от природы 
электролита, его концентрации, величины рН (для водных растворов элек-
тролитов), внешних условий (Т, Р), наличия катализатора, так и от при-
роды электродов, которая численно характеризуется величиной электрод-
ного потенциала. 

 
6.1 Электродные потенциалы 

 
Электроды делятся на инертные, не участвующие в окислительно-

восстановительном процессе, например, графитовые или платиновые, и ак-
тивные, выполненные из любого металла, кроме благородного, способные 
сами окисляться. Наряду с металлическими к активным электродам относят-
ся и газовые, в частности, водородный и кислородный. 

Рассмотрим систему активный металлический электрод – водный 
раствор. Под действием полярных молекул воды ионы металла поверхност-
ного слоя в гидратированном состоянии переходят в раствор. В результате на 
поверхности металла остается нескомпенсированный отрицательный  заряд, 
в растворе  создается  избыточный  положительный заряд с максимальной 
плотностью в слое, прилегающем к электроду. По мере перехода ионов ме-
талла в раствор увеличивается как отрицательный заряд электрода, так и по-
ложительный заряд раствора, при этом ввиду обратимости процесса ионы 
металла из раствора все чаще притягиваются на металлический электрод. На-
конец, скорости прямого и обратного процессов сравняются, т.е. установится 
химическое равновесие, которое можно выразить уравнением  

         Me + mH2O       Men+ mH2O + ne.                      (6.1) 
Состояние равновесия зависит как от активности металла, так и от кон-

центрации его ионов в растворе и численно характеризуется константой рав-
новесия, которая для данной гетерогенной системы при PConst равна 

KP = KC = CМen+.                                          (6.2) 
В случае активных металлов (Zn, Fe, Cr и др.) равновесие (6.1) сме-

щено вправо (КР >>1). При погружении электрода из указанных металлов в 
водный раствор его соли для достижения равновесной концентрации ионы 
металла будут переходить в раствор и поверхность электрода зарядится от-
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рицательно, а раствор электролита - положительно. 
В случае малоактивных металлов (Cu, Ag, Hg и др.) равновесие (6.1) 

смещается влево (КР << 1). Если электрод из таких металлов погрузить в 
водный раствор его соли, то ионы металла из раствора будут переходить на 
поверхность металла и поверхность электрода зарядится положительно, а 
раствор электролита - отрицательно. 

Таким образом, на границе электрод – раствор электролита возникает 
двойной электрический слой, т.е. разность потенциалов между электродом и 
раствором электролита.  

Потенциал, возникающий на металлическом электроде, находящемся в 
равновесии с собственными ионами в растворе электролита, называется рав-
новесным электродным потенциалом (Р,В). Для активных металлов он 
отрицателен, для малоактивных положителен. 

Схематически электроды записываются в молекулярной или ионной 
формах, например: 

Zn / ZnSO4  или  Zn / Zn2+; 
Cu / CuSO4 или  Cu / Cu2+. 

Газовые (водородный и кислородный) электроды записываются в виде 
Pt, H2 / H2SO4  или Pt, H2 / 2H+; 

Pt, О2 / 2КОН  или Pt, О2 / 2ОH. 
Вертикальная черта характеризует поверхность раздела между двумя 

фазами и показывает обратимость между восстановленными (Zn, Cu, H2, 
OH) и окисленными (Zn2+, Cu2+, 2H+, O2) формами электродов, что можно 
выразить уравнениями соответствующих электродных реакций: 

                        Zn – 2e     Zn2+ – реакция окисления; 
               Сu2+ + 2e      Cu0 – реакция восстановления. 
Для газовых электродов: 
      H2 – 2e       2H+ – реакция окисления; 
   1/2O2 + H2O +2e      20H – реакция восстановления. 

Электроды, обратимые относительно собственных ионов в растворе 
электролита, называются электродами 1-го рода. 

Численные значения равновесных электродных потенциалов (Р) рас-
считываются по уравнению Нернста: 

                  ,
C
Cln

nF
RT

в
ВОС

a
ОK0

ДАЭЛ
Р

ДАЭЛ                                 (6.3) 

где 0
ЭЛ-ДА – стандартный электродный потенциал, В; R – универсальная га-

зовая постоянная, равная 8,314 Дж/мольК; Т – температура, К;  F – постоян-
ная Фарадея, равная 96500 Кл; n – число электронов–участников в данной 
электродной реакции (для металлических электродов  совпадает с зарядом 
иона металла); C ОК

а
   и C ВОС

в  – концентрации окисленных и восстановленных 
форм электродов в степени стехиометрических коэффициентов, стоящих в 
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уравнениях соответствующих электродных реакций.  
Переходя от натурального логарифма к десятичному (коэффициент 

перевода 2,3) и подставляя численные значения постоянных  R и F, при 
Т=298 К получим: 

Р
Men+/Me = 0

Men+/Me + n
0,059

 lg CМen+;                             (6.4)        

Сме = сonst = 1 

Р
2Н+/ H 2 = 0

2Н+/H 2  + 
n

0,059
 lg

2Н

2
Н

Р
С 

;                           (6.5)   

О
Р

2 / 2OH– = О
О

2 / 2OH– + 
n

0,059
 lg 2

ОН

О

С
Р

2



 .                          (6.6)  

Принимая PH 2   и PO 2  за нормальные и равные 1 атм (101 кПа), полу-
чим: 

                 Р
2Н+/ H 2 = О

2Н+/ H 2  + 0,059 lgCH+,                              (6.7) 

                    О
Р

2 / 2OH– = О
О

2 / 2OH–  – 0,059 lgCOH–.                              (6.8) 
Из уравнений (6.4), (6.7) и (6.8) следует, что при СMеn+, СН+, СОН-, 

равных 1 моль/л, Р
 = 0. Отсюда стандартный потенциал электрода (0) 

– это потенциал, возникающий на электроде при стандартных условиях (Т= 
298 К; Р = 1 атм; СИОНОВ = 1 моль/л). Для водородного электрода он принят за 
нуль,  т.е.   О

2Н+/ H 2  = 0.  Для   всех  остальных электродов 0  определены 
относительно стандартного водородного электрода и сведены в электрохи-
мические ряды активностей (для  металлических электродов – ряд напря-
жений металлов). 

С учетом вышесказанного, используя табличное значение О
О

2 /2OH-= 0,4 
В и принимая во внимание, что –lgСН+=рН, –lgСОН–= рОН и рН + рОН=14, 
получим 

Р
2Н+/ H 2 = – 0,059 рН;             (6.9) 

О
Р

2 / 2OH–  = 1,23 – 0,059 рН.               (6.10) 

Значения 0 или р указывают на меру восстановительной способно-
сти атомов металлов и Н2 и окислительной способности их ионов и О2. Чем 
меньше значение , тем ярче выражены восстановительные свойства 
(способность окисляться). Чем больше значение , тем ярче выражены 
окислительные свойства (способность восстанавливаться). Условием про-
текания окислительно-восстановительных реакций в водных растворах 
электролитов является неравенство 

                                ОК  > ВОС.                                         (6.11) 
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6.2 Гальванические элементы 
 

Замкнутая электрохимическая система, состоящая из двух электродов, 
различных по химической природе, называется химическим гальваниче-
ским элементом.  

Электрод с меньшим значением 0
 или Р

  называется анодом, на нем 
идут процессы окисления. Электрод с большим значением 0

 или Р
  назы-

вается катодом, на нем идут процессы восстановления. 
Классическим примером химического гальванического элемента слу-

жит элемент Даниэля-Якоби, схему которого можно представить в виде 
Zn / ZnSO4 // CuSO4 / Cu  или  Zn /Zn2+ // Cu2+ / Cu. 

      1 М           1 М                      1 моль/л    1 моль/л 
Двойная черта в схеме показывает, что два электролита пространственно раз-
делены. Они соединяются посредством проводника второго рода (электроли-
тического мостика). Во внешней цепи электроды соединены металлическим 
проводником первого рода. 

Так как СZn2+  = CCu2+ = 1 моль/л, то Р
Zn/Zn2  = O

Zn/Zn2 = – 0,76 В;  
Р

Cu/Сu2  = O
Cu/Сu2  = +0,34 В. 

При соединении электродов равновесие нарушается вследствие пере-
хода электронов по внешней цепи от цинкового электрода (анода) к медному 

(катоду), а анионов SO 4
2

 по внутренней цепи в обратном направлении. Воз-
никает самопроизвольный анодно-катодный процесс по схеме 

 А: Zn-2e = Zn2+, 
0
А  = – 0,76 B; 

 К: Сu2++2e = Cu0, 
0
К  = +0,34 B. 

Суммируя электродные реакции, получим 

             Zn + Сu2+ = Zn2+ + Cu0,   0 = 
0
К  - 

0
А  = 0,34 + 0,76 = 1,1 В, 

где  0 – стандартная электродвижущая сила (ЭДС) элемента, В.  
При условиях, отличных от стандартных, значения Р рассчитывают-

ся по уравнению Нернста (6.4). 
В результате самопроизвольных процессов система (гальванический 

элемент) совершает максимально полезную электрическую работу А’ M, рав-
ную 

А’
M = nF 0,                                                    (6.12) 

где nF – количество прошедшего электричества, Кл; n – число электронов-
участников в данной электрохимической реакции. 

С другой стороны, при обратимом процессе (Т=const; P=const) совер-
шаемая системой работа равна убыли свободной энергии Гиббса, G: 

           А’
М = – G= RT lnKP,                                    (6.13) 
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где KP =KС – константа равновесия, равная в данном случае отношению 
CZn2+/CCu2+. 

Сопоставляя уравнения (6.12)   и  (6.13)  имеем: 
G= –nF 0,                                                            (6.14) 

nF 0 = RT lnKP = 2,3 RT lgKP,                                          (6.15) 

lgKP = 
0 0n F n

2,3RT 0,059
   

 ,                                      (6.16) 

где 0,059 = 2,3  8,314  298/96500. 
Для   рассматриваемой   электрохимической  реакции  0 = 1,1 В  и lgKP 

= 2  1,1/0,059  = 37, а  KP = 1037. 
Зависимость величины электродного потенциала от концентрации по-

тенциалопределяющих ионов обусловливает существование концентраци-
онных гальванических элементов, например 

 
Ni / NiSO4 // NiSO4 /Ni  или  Ni / Ni2+ // Ni2+ / Ni. 

          C1   <    C2                                  C1   <    C2 
Электрод в растворе электролита  с меньшей концентрацией – анод 
(меньшее значение Р), с большей – катод (большее значение Р). Анодно–
катодный процесс протекает по схеме 

А: Ni – 2 е  = Ni2+, 

К: Ni2+ + 2 е = Ni. 
Возникающая при этом ЭДС зависит от соотношения концентраций и опре-
деляется по уравнению 

 = ,
C
Clg

n
059,0

1

2  

где C2 > C1. 
         Таким образом, главным критерием возможности протекания элек-
трохимических процессов в гальваническом элементе является положитель-
ный знак ЭДС, т.е. неравенство  

     >   или К  > А,                                                 (6.17) 
откуда 

 = К  –  А,                                            (6.18) 
Короткозамкнутая электрохимическая система из двух электродов в 

одном и том же электролите называется химическим гальваническим эле-
ментом типа Вольта. Элемент Вольта состоит из медного и цинкового 
электродов в растворе серной кислоты. Схема его записывается в виде 
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Так как 0
Zn/Zn2  < 0

Cu/Cu2 ,  анодом будет цинковый электрод, ка-
тодом – медный электрод. Уравнения анодно-катодных процессов имеют 
вид 

А: Zn – 2e = Zn2+, 
K: 2H+ + 2e = H2

0. 
Суммируя электродные реакции, получим 

Zn + 2H+ = Zn2+ + H2. 
Первоначальное значение ЭДС равно контактной разности стандартных 

потенциалов цинкового и медного электродов, т.е. 
 

0

Zn/2Zn

0

Сu/2Сu
 0,34–(–0,76)=1,1 В 

           С течением времени ЭДС элемента падает, что вызвано изменением 
величин электродных потенциалов катода и анода. Явление смещения вели-
чин электродных потенциалов от их равновесных значений при прохождении 
тока называется поляризацией электродов. В зависимости  от  природы  
возникновения  поляризация  делится на химическую и концентрацион-
ную. Химическая поляризация обусловлена изменением химической при-
роды электродов при выделении на них продуктов электрохимической ре-
акции. Например, в элементе Вольта потенциал катода (медного электрода) 
уменьшается за счет выделения на нем молекулярного водорода (Н2) и из-
менения химической природы электрода. При этом потенциал катода в пре-
деле становится равным потенциалу водородного электрода, т.е.  

Р
Н/Н2К 2

 = –0,059 рН. 

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

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

Поляризация электродов при работе гальванических элементов тормо-
зит электрохимические процессы и, как следствие, обусловливает уменьше-
ние ЭДС элементов. 

Явление уменьшения поляризации называется деполяризацией. Ме-
ханическое удаление пузырьков газа с поверхности электрода или пере-
мешивание электролита, снижающее концентрацию потенциалопределяю-

          е2                                  е2  

Zn  H2SO4   Cu    или     Zn  2H+    Cu 
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щих ионов в приэлектродных слоях – физическая деполяризация, введение  
химических соединений – сильных окислителей  (K2Cr2O7, MnO2, O2 и др.)  
и веществ, связывающих избыточные ионы в труднорастворимые или ма-
лодиссоциируемые соединения или комплексы – химическая деполяриза-
ция. Например, для уменьшения химической поляризации катода в элементе 
Вольта в катодное пространство добавляется несколько капель бихромата ка-
лия K2Cr2O7. При этом протекает окислительно-восстановительная реакция, 
приводящая к окислению восстановленного на  катоде водорода Н2: 

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

окислениеН2е2Н
ениевосстановлOH7Cr2e6H14OCr

3
1

2

2
32

72








 

                OH7Cr2H8H3OСr 2
3

2
2
72    

 
 

6.3  Процессы электролиза 
 

Простейшая электролизная система состоит из электролизера (элек-
тролитическая ванна), электродов (инертных или активных), электролита 
(раствора или расплава), источника постоянного тока. Электрод, подключен-
ный к отрицательному полюсу источника тока, называется катодом, к поло-
жительному – анодом. 
Зависимость между количеством электричества (Q), прошедшего через элек-
тролизер и массой (объемом) веществ, претерпевших превращение  на элек-
тродах и в электролите, выражается двумя законами Фарадея, которые 
можно записать уравнениями, приведенными ниже 

1–й закон Фарадея: 
 m = kQ = kI,     или       V = kI,                             (6.19) 

где k – коэффициент пропорциональности, при этом k = m, если Q = 1 Кл; 
m(V) – массы (объемы) веществ, претерпевших превращения, г(л); I – сила 
тока, А;  – время прохождения тока, с. 

2–й закон Фарадея (Q = сonst): 

,
V

V

V
Vили,

Э
Э

m
m

0
Э

0
Э

0
2

0
1

2

1

2

1

2

1                               (6.20) 

где Э1,Э2 и VЭ 1
0 , VЭ 2

0  – химические эквиваленты и эквивалентные объемы 
(н.у.) веществ, претерпевающих превращения. 

Из 2–го закона Фарадея следует, что при Q = F = 96500 Кл, m = Э или 
V0 = V Э

0 , тогда 
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к = 
F
Э

,  или  к =
F

V0
Э ,                   (6.21) 

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

m = 
F
Э
I,   или  V0 = 

F
V0

Э I.                     (6.22) 

 Следует заметить, что количества веществ, полученных практически, 
всегда меньше рассчитанных, что численно характеризуется величиной вы-
хода по току (ВТ), при этом ВТ < 1. 

ВТ = 
p

np

m
m

,    или  ВТ  =
np

p

Q
Q

.                                     (6.23) 

 Снижение выхода по току обусловлено различными причинами, важ-
нейшими из которых являются поляризация и перенапряжение при про-
хождении тока. Накопление продуктов электролиза на электродах изменяет 
их природу и величину электродных потенциалов (химическая поляриза-
ция). При этом в электролизере возникает внутренний гальванический 
элемент, ЭДС которого направлена встречно внешней ЭДС и называется 
ЭДС поляризации (ПОЛЯР). Для преодоления поляризации извне на элек-
троды подается избыточное напряжение, называемое перенапряжением 
(к и а). Численное значение  зависит от природы выделяемых на 
электродах  веществ, природы электродов и состояния их поверхности, 
плотности тока (i = I/S, A/см2) и других факторов.  При этом газов >> Ме, 
а O 2   > Cl 2 . Отсюда ЭДС разложения электролита будет равна  

РАЗЛ = ПОЛЯР  + К  + А.                            (6.24) 
 Таким образом, характер и скорость процессов электролиза (восста-
новления на катоде и окисления на аноде) зависят: 

1) от активности частиц в электролите, численно определяемой вели-
чиной  0 или Р. Чем больше значение , тем быстрее идет процесс вос-
становления на катоде; чем меньше , тем быстрее идет процесс окис-
ления на аноде; 

2) от концентрации частиц в электролите; 
3) от величины перенапряжения , В. 

Катодные процессы 
 

 С учетом названных факторов при сопоставимой концентрации частиц 
ряд напряжений металлов по восстановительной способности их ионов 
условно разбивается на три группы: 

1) ионы металлов повышенной химической активности от Li до Al 
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включительно из водных растворов не восстанавливаются, а восстанав-
ливается Н2 по уравнениям 
       2Н+ + 2е = Н2   (рН<7)  или   2Н2О + 2е = Н2 + 2ОН–  (рН7); 

2) ионы металлов средней активности от Mn до Н восстанавлива-
ются наряду с водородом, так как Н 2 >> Ме. Электродные реакции имеют 
вид  

Меn+ + ne = Me0 – основная реакция, 
2Н+ +2е = Н2  (рН < 7); 

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

Меn+ + ne = Ме0. 
 
           Анодные процессы 
 
 Характер и вид анодных процессов зависят также от природы анода. 
В случае инертного (нерастворимого) анода на нем идут процессы окисле-
ния частиц электролита в такой последовательности: 

1) сложные кислородсодержащие анионы (SO4
2, SO3

2, NO3
, NO2

 и 
др.) и элементарный F– из водных растворов не окисляются, а окисляет-
ся кислород по уравнениям 

   2Н2О – 4е = О2 + 4Н+  (рН  7) 
   или       4ОН– – 4е = О2 + 2Н2О  (рН >7); 
2) элементарные анионы  (S2, J, Br, Cl и др.)  окисляются  без 

участия кислорода тем быстрее, чем меньше значение 0 (Р). При этом 
следует учесть, что окисление хлора (0

Cl 2 /2Cl-= 1,36В) происходит за   счет   

большего   перенапряжения   кислорода ( Р
ОН2/О2

 = 1,23 – 0,059 рН). Анод-

ные реакции имеют вид, например, 
    2J – 2e =J2  или  2Cl– – 2e =Cl2. 

 В случае активного (растворимого) анода окисляется сам анод по 
уравнению 
     Ме0 – ne = Men+. 

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

Пример схемы электролиза 1 М раствора ZnSO4 (рН = 5): а) на графи-
товых электродах; б) на цинковых. 
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а) Запишем схему электролизной системы: 
                     К -     ZnSO4, Н2О     +А  
            C       1 М; рН = 5              C   
 
Zn2+   Zn2+ +2e =Zn0                                  SO4

2-            2H2O – 4e =O2 + 4H+ 
H+        2H+ + 2e = H2                     H2O         в растворе 

H20            4Н+ + 2SO4
2- = 2H2SO4 

Суммарное уравнение электролиза: 
2ZnSO4 +2H2O  =  2Zn +O2 + 2H2SO4 

 
            б) Схема электролизной системы и уравнения электродных про-
цессов:  

                         К–       ZnSO4, Н2О   +А  
      Zn         1 М; рН = 5       Zn   
 
Zn2+     Zn2+ +2e =Zn                      SO4

2–          
H+  2H+ + 2e = H2                     H2O     Zn0 – 2e =Zn2+. 
H20                

Пример электролиза расплава КОН на графитовых электродах: 
                      К–                t, C          +А  
    C                 KOH          C   
                   расплав  

               К+   4К+  + 4е = 4К(ж)                                                ОН    4ОН – 4е = О2 + 2Н2О(г). 

Суммарное уравнение процесса  электролиза 
4КОН = К(ж)+О2 + 2Н2О(г). 

               (р–в)  
 

6.4 Химические источники тока 
 

Химические источники тока (ХИТ) предназначены для преобразова-
ния химической энергии в электрическую. К ним относятся гальванические 
элементы (первичные или необратимые), аккумуляторы (многократного об-
ратимого действия) и топливные элементы (непрерывного действия) или 
электрохимические генераторы тока (ЭХГТ). Они характеризуются величи-
ной ЭДС, напряжением, мощностью, емкостью и энергией, величиной КПД 
для обратимых элементов, сроком службы, способностью поляризоваться. 

В первичных (необратимых) гальванических элементах окислитель и 
восстановитель заложены непосредственно в состав гальванического элемен-
та и расходуются в процессе его работы. Основной их недостаток – однора-
зовость и необратимость действия. 

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

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

(А) Zn NH4Cl MnO2, C (K) 
A: Zn – 2e =Zn2+;   K: 2MnO2 + 2NH4

+ +2e = 2MnOOH + 2NH3, 
или суммарно 

Zn + 2MnO2 + 2NH4Cl = [Zn(NH3)2]Cl2 + 2MnOOH. 
Элементы относительно недороги, однако напряжение (1,1–1,3 В) заметно 
падает во времени с увеличением нагрузки и особенно резко при низких (от-
рицательных) температурах. Удельная энергия элемента составляет 45-60 
Втч/кг, срок службы от 0,5 до 2 лет. 

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

Схема элемента и уравнения процессов 
(А) Zn KOHHgO, C (K) 

A: Zn + 2OH– – 2e = Zn(OH)2;   K: HgO +H2O + 2e = Hg + 2OH–; 
или суммарно 

Zn + HgO + H2O = Zn(OH)2 + Hg. 
Напряжение элемента 1,0–1,3 В, удельная энергия 50–130 Втч/кг, 

размеры небольшие, рабочая температура до 1300С, срок службы – несколько 
лет. Недостаток – относительно высокая стоимость. Применяются в порта-
тивных радиоприемниках, передатчиках, кардиостимуляторах и др. 

Для увеличения напряжения используются аноды из активных метал-
лов, например магния. Ввиду их высокой активности взаимодействия с водой 
с выделением Н2, что способствует их саморазряду, разработаны резервные 
элементы, которые приводят в рабочее состояние непосредственно перед на-
чалом их использования. Анодом служит Mg, катодом – хлорид меди (I) 
CuCl, электролит – сухой хлорид магния МgCl2. Перед использованием в 
элемент заливается вода. 

Схема элемента и уравнения процессов 
(A) Mg  МgCl2 CuCl, Cu (K) 

A: Mg – 2e = Mg2+;   K: 2CuCl + 2e = 2Cu + 2Cl–, 
или суммарно 

Mg + 2CuCl = MgCl2 + 2Cu. 
Напряжение 1,3 В, удельная энергия 30 – 60 Втч/кг, емкость элемента сохра-
няется до 10 лет. 
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Аккумуляторы – химические источники тока обратимого многоразо-
вого действия, в которых химическая энергия превращается в электрическую 
(разряд) и электрическая (под действием внешнего поля) – в химическую (за-
ряд). При разряде аккумулятор работает как гальванический элемент, при за-
ряде – как электролизер. 

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

В свинцовых (кислотных) аккумуляторах анодом является система 
перфорированных (с множеством отверстий) свинцовых пластин, заполнен-

ных губчатым свинцом (для увеличения поверхности), катодом служит диок-
сид свинца PbO2, впрессованный в свинцовые решетки. Электролит – раствор 

H2SO4 (32–39%;  = 1,24–1,3 г/см3). 
Схема свинцового аккумулятора и уравнения процессов разряда 

(A) Pb  H2SO4  PbO2, Pb (K) 
A: Pb + SO4

2– – 2e = PbSO4;   K: PbO2 + SO4
2– + 4H+ + 2е = PbSO4 + 2H2O. 

Суммарное уравнение разряда 
Pb + PbO2 +2H2SO4 = 2PbSO4 + 2H2O. 

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

(K) (–) Pb, PbSO4 H2SO4 PbSO4, Pb (+) A 
K: PbSO4 + 2e = Pb + SO4

2–;   A: PbSO4 + 2H2O – 2e = PbO2 +SO4
2– + 4H+. 

Суммарное уравнение заряда 
2PbSO4 +2H2O = Pb + PbO2 + 2H2SO4. 

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

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

Схема железоникелевого аккумулятора и уравнения процессов разря-
да 

(A) FeKOHNiOOH, C (K) 
A: Fe + 2OH– – 2e = Fe(OH)2;   K: 2NiOOH + 2H2O +2е = 2Ni(OH)2 + 2OH–. 

Суммарное уравнение разряда 
Fe + 2NiOOH + 2H2O = Fe(OH)2 + 2Ni(OH)2. 

При заряде аккумулятора 
K: Fe(OH)2 + 2e = Fe + 2OH–;  A: 2Ni(OH)2 + 2OH– – 2e = 2NIOOH + 2H2O. 

Суммарное уравнение заряда 
Fe(OH)2 + 2Ni(OH)2 = Fe + 2NiOOH +2H2O. 
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          К преимуществам железо(кадмий)никелевых аккумуляторов относятся 
большой срок службы (до 10 лет), устойчивость к механическим нагрузкам, 
нечувствительность к сильному разряду, а также то, что они  хорошо перено-
сят высокие температуры. Недостатки – невысокие среднее напряжение (1,2–
1,3 В) и КПД (50–55%). Применяются для питания электрокаров, аппаратуры 
связи и различной электронной аппаратуры. 

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

(A) Zn KOHAg2O, Ag. 
Суммарное уравнение процессов разряда и заряда 

    Zn + Ag2O + H2O              Zn(OH)2 + 2Ag. 

Топливные элементы – химические источники тока непрерывного 
действия, в которых окислитель и восстановитель не заложены заранее в ра-
бочую зону, как в первичных элементах и аккумуляторах, а подаются непре-
рывно к электродам, которые не расходуются. 

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

Восстановитель – водород, полученный химической конверсией раз-
личных водородсодержащих веществ: аммиака, метанола, гидридов металлов 
и др. 

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

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

электродами и уравнения электродных реакций 
A (–) C, H2 KOHO2, C (+) K 

A: H2 + 2OH– – 2e = 2H2O;   K: 1/2O2 + H2O +2e = 2OH–. 
Суммарное уравнение электрохимической (токообразующей) реакции 

H2 + 1/2O2 = H2O. 
          В результате этой реакции в цепи генерируется постоянный ток и хи-
мическая энергия непосредственно превращается в электрическую. Значение 
стандартной энергии Гиббса  0

298G  данной реакции равно –237 кДж/моль. 
Используя соотношение (6.14), можно рассчитать значение ЭДС элемента:  

0
0 298G

n F
 

  


23,1
мольВ/кДж5,962

моль/кДж237





  В, 

           Напряжение элемента меньше ЭДС, что обусловлено в большей степе-
ни поляризацией электродов и снижением скорости электрохимических про-
цессов. Снижение поляризации достигается применением катализаторов, 
увеличением поверхности электродов (пористые), повышением температуры 
(500–8000С) и давления (20–30 атм). В высокотемпературных элементах ис-
пользуются твердые электролиты или расплавы солей. Для увеличения на-
пряжения и тока элементы соединяют в батареи. Установки, состоящие из 
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батарей топливных элементов, систем хранения, переработки, очистки и под-
вода топлива (Н2) и окислителя (О2), отвода продуктов реакции, называют 
электрохимическими генераторами тока (ЭХГТ). Удельная энергия их со-
ставляет 400–800 Bтч/кг, а КПД – 60–70%. Используются на космических 
кораблях, в электромобилях и других установках специального назначения. 

 
6.5  Электрохимическая коррозия металлов и методы 

защиты от коррозии 
 

Коррозией называется самопроизвольный процесс разрушения метал-
лов под воздействием окружающей среды. Критерием самопроизвольности 
процессов коррозии является термодинамическая нестабильность металлов и 
уменьшение свободной энергии Гиббса (G<0) при переходе их в окисленное 
состояние.  

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

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

По механизму протекания коррозионных процессов различают хи-
мическую и электрохимическую коррозию.  

Химическая коррозия протекает без возникновения электрического то-
ка: газовая – в газах или парах без конденсата влаги на поверхности металла 
(окисление О2, Cl2 и т.д. при высоких температурах); жидкостная – в раство-
рах неэлектролитов (органические жидкости).  

Основные продукты химической коррозии – оксидные пленки, пасси-
вирующие поверхность металлов.  

Электрохимическая коррозия – это окисление металлов в среде элек-
тролита с возникновением электрического тока. Причиной электрохимиче-
ской коррозии является контакт металлов, различных по химической приро-
де, неоднородность металлов по химическому и фазовому составу, наличие 
нарушенных оксидных или других пленок, примесей и др. В результате в 
присутствии электролита возникают короткозамкнутые макро- или мик-
рогальванические элементы, в которых протекают сопряженные анодно-
катодные процессы. Следует заметить, что анодом всегда является металл 
с меньшим значением ; катодные участки – это металл или примесные 
центры с большим значением . Таким образом, электрохимическая кор-
розия – это анодное окисление металла с катодным восстановлением 
окислителя окружающей среды. В результате окисления анода электроны 
перемещаются к катодным участкам и поляризуют их, т.е. уменьшают их 
потенциалы. Окислитель среды, связывающий эти электроны, называется 
деполяризатором. Если окислителем являются ионы Н+, то коррозия про-
текает с водородной деполяризацией. В наиболее простом виде она может 
быть выражена уравнениями  
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A: Me – ne = Men+,                       ;0
Ме/MeА n  

.pH059,0
,7pHOH2He2OH2
,7pH,He2H2:K P

H/H2K
22

2
2








             (6.25) 

Как правило, с водородной деполяризацией корродируют металлы 
высокой химической активности, так как условием протекания элек-
трохимической коррозии является положительный знак ЭДС (>0) или 
К > a.  

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

;,MeneMe:A 0
Me/MeА

n
n        

059,023,1
,7pHOH4e4OH2O
,7pHOH2e4H4O:K P

OH/OK
22

22
2








рН.(6.26) 

С кислородной деполяризацией корродируют все металлы, за исключением 
благородных или пассивирующихся. 

Скорость электрохимической  коррозии зависит от активности ме-
талла, величины рН электролита, присутствия активаторов коррозии (О2, Cl 
и др.), температуры, природы катодных участков и др. Так, например, ско-
рость коррозии с водородной деполяризацией может быть замедлена сни-
жением температуры, увеличением рН, очисткой металлов от примесей, ка-
тализирующих выделение Н2 (Со, Ni, Pt и др.). При  кислородной деполяри-
зации скорость коррозии замедляется при уменьшении концентрации О2 (де-
аэрация), снижении его парциального давления, введения в электролит вос-
становителя. 

Активирующее действие ионов Сl (соленые почвы, морская вода и 
др.) объясняется их высокой адсорбируемостью на поверхности металлов, 
разрушением пассивирующих оксидных пленок или предотвращением их об-
разования. Особенно большое влияние оказывают ионы Cl на коррозию Al, 
Cr, Fe, Ni и др.  

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

И наоборот, вторичные реакции, приводящие к образованию, напри-
мер, основных гидроксидов Fe(ОН)2 или Fe(OH)3, труднорастворимых в ней-
тральной или щелочной средах, тормозят коррозионные процессы. Гидро-
ксиды же амфотерных металлов (Zn, Cr, Sn, Al и др.) нерастворимы только 
в нейтральных средах, поэтому для таких металлов опасна не только кислая, 
но и щелочная среда. 

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

В результате контакта Fe с Cu возникает короткозамкнутый гальвани-
ческий элемент по схеме 
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е 
Fe         H2O, O2             Cu 

pH=7 
                                 0 B    –0,44                             +0,34 
                  A: Fe – 2e = Fe2+ a= –0,44 B 
                  K: 1/2O2 + H2O + 2e = 2OH  K = 1,23 – 0,059  7 = +0,82 B.  
Возникающая при этом ЭДС равна 
                                       = К – А = 0,82 – (–0,44) = 1,26 В, 
а так как G = – nF<0, то коррозия стальных изделий в таких условиях тер-
модинамически возможна. Однако скорость коррозионных процессов снижа-
ется со временем вследствие вторичных реакций образования  малораство-
римых в нейтральной и щелочной средах основных гидроксидов железа и 
образования ржавчины: 
                     Fe2+ + 20H = Fe(OH)2 ; 4Fe(OH)2 + 2H2O + O2 = 4Fe(OH)3 ; 
                                  4Fe (OH)3  2Fe2O3  6H2O – ржавчина.    

Для борьбы с коррозией разрабатываются разнообразные способы за-
щиты, выбор которых зависит от природы защищаемого металла, вида и га-
баритов изделий или оборудования, условий их эксплуатации, природы кор-
розионной среды и т.д. Все методы защиты условно делятся на следующие 
группы: а) легирование металлов; б) защитные покрытия (неметаллические и 
металлические); в) электрохимическая защита  (протекторная  и  электроза-
щита); г) изменение свойств коррозионной среды. 

Остановимся подробнее на отдельных из перечисленных методов за-
щиты. 

Неметаллические защитные покрытия. Они могут быть как органиче-
скими (лаки, краски, смолы, полимерные пленки и др.), так и неорганически-
ми (эмали, соединения хрома, фосфора и др.). 

Оксидирование, химическое и электрохимическое (анодирова-                  
ние) – образование на поверхности металлов пассивирующих оксидных пле-
нок. 

Анодное оксидирование (анодирование) широко используется для 
повышения коррозионной стойкости таких металлов, как Al, Ti, Nb, Ta и др. 
Кроме того, такие защитные пленки имеют высокие твердость, эластичность, 
электросопротивление (1014 Омсм). Анодирование используется для получе-
ния изолирующих слоев на лентах, применяемых в электрических конденса-
торах и других устройствах. 

При анодировании алюминия электролитом служат растворы хромо-
вой, серной, щавелевой или лимонной кислот. Катодом выбирают металл, не 
взаимодействующий с электролитом, чаще всего свинец или сталь, анодом – 
изделие из алюминия. 

Схему для получения анодированного алюминия можно представить в 
виде  
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К (–) Pb  H2SO4, H2O  Al (+) A 

                                                               

                                      H+  2H+ + SO4
2–   SO4

2– 

                                           H2O                                   H2O 

                                      K: 12H+ +12e = 6H2;      A: 6H2O – 12e =3O2 + 12H+, 

                                                                                 4Al + 3O2 = 2Al2O3. 

Металлические покрытия: анодные – металл покрытия более ак-
тивный, чем защищаемый, и катодные – менее активный. Более надеж-
ным является анодное, так как в случае нарушения его целостности возника-
ет гальванический элемент, в котором анодом служит покрытие и корроди-
рует, защищая изделие. В случае повреждения катодного покрытия коррозия 
основного металла, служащего анодом в образующемся гальваническом эле-
менте, усиливается. 

Электрохимическая защита – протекторная и электрозащита (ка-
тодная). Протекторная защита – это присоединение к защищаемой конст-
рукции вспомогательного электрода – протектора, значительно активнее 
защищаемого металла конструкции. Вследствие образования макрогальвани-
ческого элемента протектор, служащий анодом, разрушается, а на защи-
щаемой конструкции – катоде – идут процессы восстановления окислителя 
среды. Используется для защиты крупногабаритных изделий в условиях хо-
рошо проводящей среды. 

В условиях плохо проводящей среды используют катодную защиту – 
подсоединение защищаемой конструкции к отрицательному полюсу 
внешнего источника тока, а к положительному полюсу – вспомогательного 
электрода, любого по активности. При  этом создается электролизная сис-
тема, в которой защищаемая конструкция является катодом. На положи-
тельном электроде идут процессы окисления: самого анода (электрод рас-
творимый) или восстановителя среды (электрод инертный). Например, при-
ведем схему защиты подземного стального оборудования в условиях ней-
тральной почвы (Н2О, О2, Na+,К+ и др.). Составим схему катодной защиты, 
используя в качестве вспомогательных электродов: а) отходы железа; б) гра-
фитовый стержень: 
а)                      –    + 
 

            К (–) Fe Н2О, О2, Na+,К+ Fe (отходы) (+) А 
        Н2О                                               Н2О   
          O2                      
          Na+ 
                K+    K: O2 + 2H2O + 4e = 4 OH–; A: Fe - 2e = Fe2+ 
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б)                                            –    + 
                                                                       
            K(–)   Fe       H2O, O2,  Na+, K+        C  A(+) 
    
             K: O2 + 2H2O + 4e = 4 OH–;           A: 2 H2O – 4e = O2 +4H+.                      
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ТЕМА 7.  ХИМИЯ МЕТАЛЛОВ 
 

7.1 Металлы и их общая характеристика 
 

К металлам относят простые вещества, обладающие характерными ме-
таллическими свойствами: способность образовывать только положительные 
элементарные ионы или положительные центры в сложных ионах, низкие 
потенциалы ионизации  или малые значения электроотрицательности (ЭО), 
способность к образованию металлической связи, обусловливающей общие 
физические и химические свойства металлов. 

Свойствами металлов обладают большинство элементов периодической 
таблицы: более 80 элементов из них известных. 

На внешнем электронном уровне у металлов содержится 1-3 электрона, 
реже четыре, В зависимости от того, на какой внешней орбитали находятся 
электроны, металлы классифицируются на семейства: s-,p- ,d- и f- металлы. 
Наибольшее значение в конструкционной технике имеют р-,d-  и некоторые 
S-Me  второй группы. 

К наиболее распространенным в природе металлам относятся: Al, Fe, Ca, 
Na, K, Mg и Ti, формы содержания их в природе определяются особенностя-
ми их химических свойств. В виде простых веществ (самородков) находятся 
в земной коре благородные металлы: Au, семейство Pt  металлов, Ag, Hg. Ос-
тальные в виде различных соединений: оксиды (Fe2O3, Al2O3, CaO, Cu2O и 
др.), сульфиды (PbS, ZnS, CuS и др.), фосфаты, силикаты, сульфаты, карбона-
ты и др. Распределение металлов в земной коре может быть равномерным 
(рассеянные Ме) и неравномерным (в виде месторождений). Мировое произ-
водство Ме приближается к миллиарду тонн в год. При  этом производство 
Cu и Cr соизмеримо с производством Al, хотя запасы первых на три порядка 
ниже запасов Al в земной коре. С другой стороны, разведанные запасы мине-
ралов значительно меньше суммарных запасов. Например, суммарные запасы 
меди в земной коре оцениваются в 1015 тонн, в то время как разведанные на 6 
порядков меньше (1-2 млрд. тонн). Темпы роста производства Cu, Cr, Zn, Ni, 
Pb, Mo, Sn, Cd, Ag, Hg и других металлов приводят к значительному истоще-
нию разведанных запасов. Для сохранения ресурсов необходимы серьезные 
меры: 

а) создание принципиально новых технологий извлечения и переработки 
сырья с минимальными потерями; 

б) вторичное использование металла машин, отслуживших срок; 
в) получение металлов из дна океанов, в которых содержание Ni, Cu, Co, 

составляет около 30 млрд. тонн. 
 

7.2 Основные способы получения металлов 
 
Предварительно руда обогащается путем  удаления  пустой породы с по-

следующим процессом перевода металлов в соединения, из которых удобно 
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их восстановить, т.к. металлы в соединениях находятся в окисленной форме. 
Восстановление осуществляют химическими или электрохимическими мето-
дами. 

Химические методы заключаются в использовании сильных восстанови-
телей: 

а) карботермия – восстановление Ме малой и средней активности из их 
оксидов коксом, например: 

ZnO + C = Zn + CO; 
б) водородотермия  - восстановление водородом Ме, например: 
Fe2O3 + 3H2 = 2Fe+3H2O; 
WO3 + 3H2 = W+3H2O; 
в) металлотермия, в частности алюмотермия, т.е. в качестве восстанови-

теля используются  Ме (Al, Mg), обладающие большим химическим сродст-
вом и кислороду: 

Cr2O3 +2Al = Al2O3 + 2Cr; 
BeF2 + Mg = Be + MgF2; 
TiCl4 + 2Mg = Ti + 2MgCl2; 
Электролизом из растворов получают металлы малой и средней актив-

ности (Ag, Cu, Cd, Zn и др.) и из расплавов -  металлы высокой химической 
активности  (Al, Mg, Ca,  щелочные металлы). 

Так как свойства металлов в значительной степени зависят от степени их 
чистоты, используются дополнительные методы очистки Ме от микроприме-
сей: химические, электрохимические, кристаллизационные. Они позволяют 
получать Ме, в которых примеси не превышают 10-4 - 10-6 %. 

В конструкционной технике широко используются металлические спла-
вы и композиционные материалы: композиты и керметы. 

К металлическим сплавам относятся вещества, обладающие металличе-
скими свойствами и состоящие из двух или более элементов, из которых хотя 
бы один является металлом. Свойства сплавов значительно отличаются от 
свойств металлов. Например, прочность на разрыв латуни (сплав Zn и Cu) в 3 
раза выше, чем  у Cu и в 6 раз по сравнению с Zn. Железо хорошо растворя-
ется в минеральных кислотах, а его сплав с Cr и Ni (нержавеющая сталь) - ус-
тойчив в H2SO4 (р). 

Различают однофазные сплавы (твердые растворы), механические сме-
си и химические соединения (интерметаллиды). 

Твердые растворы (замещения или внедрения) – это фазы переменного 
состава, в которых атомы различных элементов образуют единую кристалли-
ческую решетку. В зависимости от свойств этих элементов твердые растворы 
могут быть с полной взаимной растворимостью (непрерывные твердые 
растворы замещения – сплавляемые вещества изоморфны, т.е. имеют 
одинаковую кристаллическую решетку, их атомы являются электрон-
ными аналогами (расположены как правило, в одной группе и подгруппе 
периодической таблицы), радиусы атомов различаются не более, чем на  
12%. Примерами таких твердых растворов служат сплавы: Ag-Au, Ni-Co, Cu-
Ni, Mo-W и др. 
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При увеличении различия в свойствах исходных металлов образуются 
твердые растворы ограниченной растворимости или механические сме-
си (кристаллизация каждого из металлов в отдельности). 

При значительном различии между металлами образуются химические 
соединения – интерметаллиды:  MgCu2, MgNi2, Mg2Pb, Na2Sn и др. Обычно 
составы интерметаллидов не соответствуют формальным правилам валент-
ности. Свойства их существенно отличаются от свойств исходных металлов. 
Они характеризуются меньшими значениями электро– и теплопроводности, 
иногда обладают полупроводниковыми свойствами. 

Композиты получают сочетанием химически разнородных компонен-
тов. Они состоят из матрицы и добавок (порошков, волокон и др.). В качест-
ве матрицы могут быть: металлы, керамика, стекло, полимеры. Если матрицы 
– металл, то добавками являются металлические нитевидные кристаллы, не-
органические волокна и порошки ( Al2O3, SiO2, атомосиликаты и др.) Если 
матрица – керамика, а добавки – металлы, то композиты называются керме-
тами. Например керметы на основе Al2O3  с добавками Mo, W, Ta; Cr2O3 с W; 
MgO с Ni, ZrO2 с Mo и др. Получают их либо методом порошковой метал-
лургии, либо пропитки расплавленным металлом, либо химическим и элек-
трохимическим осаждением. 

Композиты обладают высокой прочностью, твердостью, износостойко-
стью, коррозионной и химической устойчивостью. 
 
7.3 Особенности химической связи и структуры металлов. Общие физи-

ческие свойства 
 

Особенностью металлов является их способность к образованию метал-
лической связи – связи большого числа атомов посредством небольшого 
числа электронов. В ввиду ненасыщаемости и ненаправленности металличе-
ской связи координационные числа (число связей, образуемых данным 
атомом, принятым за центральный, с соседними) у металлических кристал-
лов высокие, равные 8 и 12. Ввиду этого, небольшому числу валентных элек-
тронов (1-3), приходится мигрировать от одного атома к другому, осуществ-
ляя металлическую связь. Таким образом, металл можно представить в виде 
ионного остова и “электронного газа ”. 

Основные структурные типы металлических кристаллов: объемноцен-
трированная кубическая (о.ц.к.) с к.ч.=8; гранецентрированная кубическая 
(г.ц.к.) с к.ч.=12, а также гексагональная плотная упаковка (г.п.у.) с к.ч.= 
12.(рис.7.1) 

Явления кристаллизации различных по природе металлов в одинаковом 
типе кристаллической решетки, называется явление изоморфизма, напри-
мер, щелочные металлы, W,Mo,V,Ti и др. – о.ц.к.; Au, Ag, Cu, Ni, и др. – 
г.ц.к.; Mg, Cd, Zn, Ti, Be и др. – г.п.у. 
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            а                                         б                                          в 
Рис.7.1 Структурный тип кристаллических решеток: а) структурный тип 

Mg (г.п.у.); б) структурный тип Сu (г.ц.к.); в) структурный тип W (о.ц.к.) 
 
Явление кристаллизации одного и того же металла в различных кри-

сталлических структурах (в зависимости от температуры) называется поли-
морфизмом, а различные структуры – кристаллическими полиморфными 
(аллотропическими) модификациями, обозначаемые греческими буквами: 
-,-, -, - модификации. Например: 

 
-Fe(о.ц.к.)   С769  -Fe(о.ц.к)   С910 -Fe(г.ц.к)   С1400 -Fe(о.ц.к.) 
 
Особенности химической связи и структуры обусловливают общие фи-

зические свойства: высокие тепло- и электропроводность, пластичность, ков-
кость, металлический блеск. Максимальную электропроводность имеют: Ag, 
Cu, Au, Al. В зависимости от плотности металлы делятся на легкие 
(5г/см3), минимальная плотность у Li (=0,53г/см3); тяжелые металлы 
(>5г/см3), наибольшая плотность у осмия Os (=22г/см3). 

В зависимости от температуры плавления металлы делятся на легко-
плавкие (tпл<1000С), минимальная температура плавления у Hg (-33.6C); 
тугоплавкие (tпл>1500С), максимальная  - у вольфрама (3380). 
 

7.4 Общие химические свойства металлов 
 

Химические свойства металлов обусловлены низкими ионизационными 
потенциалами атомов Ме, типом кристаллической структуры металлических 
кристаллов и ее прочностью, природой окислителей. При взаимодействии Ме 
с водными растворами окислителей (кислот, щелочей) химическая актив-
ность Ме определяется алгебраической суммой трех энергий: 
Нион.  >0;   Нр.р.>0; Hгидр.<0, т.е. энергией ионизации, разрушения решетки 
и гидратации. Численно химическая активность Ме в водных растворах оп-
ределяется величиной электродного потенциала (Ме

n+/Ме, В). Чем меньше 
значение Ме

n+/Ме, тем активнее Ме (электрохимический ряд активностей 
или ряд напряжений металлов). 
1) Отношение Ме к элементарным окислителям: O2, H2, N2 и др. 
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Все металлы окисляются фтором (F2) и могут окисляться Cl2. Большинство 
металлов (кроме Pt и Au) окисляются кислородом при обычных условиях или 
при нагревании. Однако многие из них при окислении О2 пассивируются, по-
крываясь защитными пленками ( Al2O3, Cr2O3, ZnO, BeO и др.) 

S-Ме (щелочные и щелочноземельные) активно окисляются О2 с образо-
ванием основных оксидов (Na2O, K2O, BaO и др.), хорошо растворимых в во-
де с образованием щелочей (исключение BeO- амфотерный оксид, MgO- ос-
новной оксид, мало растворимый в воде). 

Р- Ме (Al, In, Ga, Sn, Pb, Bi) взаимодействуют с О2 с образованием ам-
фотерных оксидов, нерастворимых в воде, но растворимых в растворах ки-
слот и оснований. Если Al, являясь очень активным металлом, окисляется О2 
при комнатной температуре, то Sn и Pb только при нагревании. 

d-Ме (переходные металлы), у которых заполняется предвнешняя d- ор-
биталь, окисляются О2 с образованием основных, амфотерных и кислотных 
оксидов, что обусловлено переменной степенью окисления их атомов в со-
единениях. Основные оксиды (с минимальной ст.ок.) растворимы в кислотах; 
амфотерные (с промежуточной ст.ок.) – в кислотах и щелочах; кислотные (с 
высшей ст.ок.) в щелочах. Кроме того, атомы d- Ме и их ионы ввиду большо-
го числа вакантных s-, p- и d- орбиталей, проявляют склонность к комплексо-
образаванию ([Fe(CN)6]3-, [Zn(NH3)4]2+ и др.) 

Взаимодействие Ме с Н2 приводит к образованию гидридов, в которых 
атомы Н находятся в ст.ок. –1. 

S–Ме взаимодействуют с Н2 при 350 - 400С с образованием солеобраз-
ных гидридов (ионный характер связи), которые устойчивы по отношению к 
О2 , но легко взаимодействуют с Н2О, с выделением Н2, например: 

CaH2+2H2O = Ca(OH)2 +2H2. 
Р - Ме образуют гидриды полимерного характера, (AlH3)n. 
d–Ме образуют гидриды металлообразные или гидриды внедрения, т.е. 

водород находится в них в виде атомов Н. Образуются на холоду, но чаще 
при нагревании. У гидридов d – Ме имеет место электронная проводимость, а 
у гидридов V, Nb, Ta- сверхпроводимость. 

При высоких температурах Ме взаимодействуют с N2, C, B, Si, образуя 
весьма интересный класс конструкционных материалов (d-Me): нитриды, 
карбиды, бориды, силициды. Они представляют собой металлоподобные ве-
щества с высокой твердостью, износоустойчивостью, жаропрочностью, хи-
мической и термической устойчивостью. Нитриды Ti, V, Zr, Hf применяются 
в качестве защитных пленок (азотирования), для изготовления двигателей, 
лопаток газовых турбин. Бориды, карбиды, нитриды Zr, Cr, Mo, Ti, Hf и др. 
используются как абразивы,  огнеупоры, материалы режущих инструментов, 
жаростойкие и огнеупорные сплавы (самый тугоплавкий сплав 20HfC 80TaC, 
tпл=4000C.) 
2) Отношение металлов к сложным окислителям. 

Характер взаимодействия металлов со сложными окислителями зависит 
от активности металла и природы окислителя. 
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а) Взаимодействие металлов с Н2О. Окислителем в воде являются 
ионы Н+, поэтому в воде окисляются только металлы, стоящие в ряду напря-
жений до H2. Все S-Me (за исключением Be и Mg) бурно реагируют с водой 
(опасно) с выделением Н2. Реакционная способность возрастает с увеличени-
ем порядкового номера в группе. 
р- и d- Ме практически с водой не взаимодействуют вследствие образования 
труднорастворимых амфотерных гидроксидов. (Al(OH)3, Sn(OH)2, Pb(OH)2, 
Zn(OH)2, Cr(OH)3 и др.). Медь, серебро и семейство Pt с водой не взаимодей-
ствуют, т.к. расположены в ряду напряжений после Н2. 

б) Взаимодействие с HCl, H2 SO4(р). Так как окислителем является 
Н+, то с ними  взаимодействуют только активные металлы , стоящие в ряду 
напряжений до H2, например 

Zn+H2 SO4(р)=ZnSO4 + H2 
в) Взаимодействие с H2 SO4(конц), HNO3(p) и HNO3(конц). 

Окислителями являются ионы SO4
2- и NO3

-. Характер взаимодействия за-
висит от активности Ме и концентрации кислоты.  Чем активнее металлы, 
тем глубже восстанавливается S+6(SO4

2-). S-Me (щелочные и щелочноземель-
ные) и некоторые d-Me (Zn, Cr и др.) восстанавливают SO4

2- до H2S (S+6S2-), 
например: 

8Na+4H2 SO4(k)=Na2S+4Na2SO4+4H2O 
4Zn+5H2SO4(k)=4ZnSO4+H2S+4H2O 

Малоактивные металлы (Ni, Sn, Pb, Cu, Ag  и др.) восстанавливают  SO4
2- до 

SO2 (S+6 → S+4), например: 
Cu+2H2 SO4(k)=CuSO4+SO2+2H2O 

Такие металлы как Al, Cr, Fe пассивируются в H2 SO4(k) и HNO3(k), покрыва-
ясь защитными оксидными пленками. Большинство металлов, за исключени-
ем благородных и пассивирующихся, взаимодействуют с HNO3(k), восстанав-
ливая  NO3

- до NO2 (N+5 N+4), 
Например: 

Ni+4HNO3(k)=Ni (NO3)2+2NO2+2H2O 
С разбавленной HNO3 характер взаимодействия металлов зависит, как 

от активности Ме, так и от степени разбавления кислоты. Металлы повы-
шенной химической активности восстанавливают NO3

- до NH4
+ (N+5N-3) 

малоактивные до NO, например: 
4Zn+10HNO3(c.p.)=4Zn(NO3)2+NH4NO3+3H2O 

3Ag+4HNO3(p)=3AgNO3+NO+2H2O 
г) Взаимодействие металлов с растворами щелочей. Окислителем 

являются ионы Н+ из воды. Взаимодействуют только амфотерные металлы 
(Al, Zn, Sn, Cr и др.) 

2Al+2NaOH+6H2O=2Na[Al(OH)4]+3H2 
Тугоплавкие d-Me (W, Nb, Mo и др.) растворяются в горячей смеси плавико-
вой (HF) и азотной кислот: 

W+2HNO3+8HF=H2 (WF8)+2NO+4H2O 
Цирконий (Zr) и гафний  (Hf) растворяются лишь в царской водке (смесь HCl 
и HNO3) и горячей HF: 
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Zr+4HNO3+18HCl=3H2[ZrCl4]+4NO+8H2O 
Hf+6HF=H2 [HfF6]+2H2 

Золото (Au), платина (Pt), палладий (Pd) также растворяются в царской вод-
ке: 

Au+HNO3+4HCl=H [AuCl4]+NO+2H2O 
 
 

7.5 Применение металлов и сплавов в конструкционной технике 
 

Применение S-Me ограничено их высокой активностью. Литий приме-
няется в термоядерных реакторах для получения трития (3

1Н). Легирующая 
добавка Li к алюминиевым сплавам улучшает их прочность и коррозионную 
стойкость, а к меди – электрическую проводимость. Устойчивость Li в не-
водных электролитах позволяет создавать химические источники тока (ХИТ) 
с литиевым анодом, удельная энергия которых особенно при t< 0С в 4-10 раз 
выше удельной энергии традиционных ХИТ (из-за малой мольной массы Li) 
Рубидий и цезий легко теряют электроны, поэтому служат материалами фо-
тоэлементов. Берилий применяется в атомной энергетике как замедлитель 
нейтронов, вводится в сплавы, повышая их прочность, упругость, твердость. 
Коррозионной стойкостью (бериллиевые бронзы – Cu-Be с 2,5% Be). Магний 
образует сплавы: с Al и Zn, магналий (с Al), МА8(с Mn и Ce), которые ис-
пользуются в ракетной и авиационной технике. Используются в качестве 
протекторов при защите от коррозии. 
Среди р-Ме наибольшее применение находит Al и его соединения, в частно-
сти Al2O3. Вследствие высокой прочности, пластичности, электрической про-
водимости, коррозионной устойчивости и нетоксичности Al находит широ-
кое применение в качестве электрических проводов и конденсаторов, сплавы 
Al-дюралюминий (Al- 85-90%, Si- 10-14%, Na-0.1%) – применяются как кон-
струкционные материалы в автомобильной, авиационной, космической и др. 
отраслях промышленности, -корунд (-Al2O3) обладает высокой твердостью 
используется как абразивный инструмент, Al2O3 с примесью Cr (III)- рубин 
или Fe (III) и Ti (IV)- сапфиры используются в квантовых генераторах и яв-
ляются драгоценными камнями. Олово (Sn) используется для лужения жести 
в консервной промышленности, его соединения не токсичны, входит в состав 
сплавов с медью (бронзы), с медью и цинком (латуни) и др. Основная доля 
свинца (Pb) идет на изготовление аккумуляторов и оболочек кабелей а также 
для защиты от излучений. 

Наиболее широкое применение в конструкционной технике находят d-
Me, их соединения и сплавы. Многие из них (Ti, V, Cr, Mn, Zr, W, Mo и др.) 
используются как легирующие добавки для улучшения сталей (коррозионная 
стойкость, твердость и ударная вязкость, пластичность, жаропрочность и 
т.д.). Титан (Ti) и его сплавы применяются в авиастроении, судостроении, 
космической технике, медицине. В атомных реакторах используется Zr (ма-
териал , отражающий нейтроны), гафний (Hf) поглотитель нейронов. Вольф-
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рам (W), молибден (Mo), рений (Re) используются для изготовления катодов 
электровакуумных приборов и нитей накаливания термопар и в плазмотро-
нах. Вольфрам (W) служит основой сверхтвердых сплавов. Железо (Fe) в ви-
де чугуна (сплав Fe с C) и стали – основной конструкционный материал в 
машиностроении и других отраслях промышленности. Сплавы никеля (Ni): 
нихром (60% Ni, ост. Cr, Fe и др.), алюмель (сплав Ni c Al, Mn, Co, Si) – жа-
ропрочные; монель (65% Ni, ост. Сu и др.) – химически стойкий; пермаллой 
(78.5% Ni, 21.5%Fe)- магнитные; инвар (сплав Ni 36% с Fe и др. компонента-
ми) не расширяется до 100С. Платиновые металлы широко используются в 
качестве катализаторов, анодов электролизеров, контактов электротехниче-
ского и радиотехнического оборудования. Сплавы Pt с Rh или Ir применяют-
ся в термопарах. Из меди изготавливают кабели, провода, токопроводящие 
части электрических аппаратов. Из сплавов меди производят теплообменни-
ки, электротехнические приборы (константан, манганин). Серебро и золото 
применяются для изготовления контактов, монет. Все эти металлы исполь-
зуются для гальванопокрытий: проводящих, специальных, декоративных. 

 

Би
бл
ио
те
ка

 БГ
УИ
Р



 

ТЕМА 8. ХИМИЯ ПОЛУПРОВОДНИКОВ 
 
8.1 Элементарные и сложные полупроводники. Особенности химической 

связи и структуры. 
 
Полупроводники – это простые и сложные вещества с удельным объ-

емным сопротивлением (ρ) от 10-3 до 1010 Ом . см. Отличительной особенно-
стью полупроводников является увеличение проводимости с температурой, 
что обусловлено особенностями кристаллического строения и характером 
химической связи. При комнатных температурах п/п не проводят электриче-
ский ток. При освещении, нагревании, облучении происходит возбуждение 
σ-связей с освобождением электронов (ē). Если энергия возбуждения больше 
ширины запрещённой зоны (Еg), то ē перебрасываются в зону проводимости 
и электрический ток переносится как ē в з.п., так и дырками (р) в валентной 
зоне (в.з.) – собственная проводимость. Изменить концентрацию носителей 
заряда (ē и р) можно введением донорных (n-тип проводимости) и акцептор-
ных примесей (р-тип проводимости). 

К элементарным п/п относятся р-элементы: III гр. – В; IV гр. – С, Si, 
Ge, α-Sn; Vгр. – Р (чёрный), As, Sb; VI гр.  – S, Se, Te; VII гр. – I. 

Особенностью элементарных полупроводников является наличие не-
полярной ковалентной связи в их кристаллах. При этом структура элемен-
тарных полупроводников подчиняется правилу Юм-Розери (октетное пра-
вило): 

К.Ч.=8-n, 
где К.Ч. – координационное число, т.е. число атомов, с которыми свя-

зан химическими связями данный атом, принятый за центральный, n-номер 
группы элемента. Например, для элементарных п/п IV группы (n=4) Si, Ge, α-
Sn – К.Ч.=4, форма координационного многогранника – тетраэдр; для п/п V 
группы (n=5) P, As, Sb – К.Ч.=3, форма координационного многогранника – 
правильный треугольник и т.д.. 

Сущность октетного правила Юм-Розери состоит в том, что при обра-
зовании кристаллов каждый атом стремится завершить свою восьмиэлек-
тронную конфигурацию. Это ведёт к образованию полностью заполненных s- 
и р- орбиталей. Вследствие образования ковалентной связи и совместного 
обладания электронами связи, атом не может получить больше ē , чем число 
его не спаренных ē. Отсюда, полные “октеты”, т.е. заполненные s- и р- обо-
лочки могут существовать только у элементов IV – VII групп периодической 
таблицы (В  – исключение из правила). (рис.8.1) 

Из элементарных наибольшее практическое применение находят полу-
проводники IV группы, в частности Si. Полупроводники V и VI групп ис-
пользуются в большей степени для получения сложных полупроводниковых 
соединений: двойных (бинарных), тройных и более сложных. В зависимости 
от природы элементов, образующих сложные полупроводники, их выражают 
общими формулами: 
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AIIBVI(II-VI), где AII(II) – Zn, Cd, Hg (элементы побочной подгруппы II 
группы периодической таблицы). BVI(VI) – р-элементы VI группы, халько-
гены (S, Se, Te). Эти соединения (ZnS, PbS, CdSe, HgS и др.) получили на-
звание халькогенидов или сульфиды, селениды, теллуриды. 
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Рис.8.1 Схема образования химических связей в решетке кремния 
 
AIIIBV(III-V), где AIII(III) - р-элементы III группы – Al, In, Ga; BV(V) - р-

элементы V группы (P, As, Sb): фосфиды, арсениды, антимониды алюминия, 
индия, галлия (InSb, AlP, GaP и др.). 

A2
IIIB3

VI(III2-VI3), где AIII(III) – Al, In, Ga; BVI(VI) – S, Se, Te. 
Например, Al2S3, In2Te3, Ga2Se3 и др. 
AIIBV(II-V), где AII(II) – Zn, Cd; BV(V) – Sb, 
Например, CdSb, InSb. 
A2

IIBIV(II2-IV), где AII(II) – Mg; BIV(IV) – Si, Ge, 
Например, Mg2Ge, Mg2Si. 
AIBIIIC2

VI(I-III-VI2), где AI(I) – CuAg; BIII(III) – Al, In, Ga; CVI(VI) – S, 
Se, Te, 

Например, AgInS2, CuGaTe2, CuInSe2, AgGaSe2 и др. 
AIIBIVC2

V(II-IV-V2), где AII(II) – Mg,Zn,Cd; BIV(IV) – Si, Ge; CV(V)-P,As.  
Например, MgGeP2, ZnGeP2 и др. 
К сложным полупроводникам также относятся оксиды некоторых ме-

таллов, например, Cu2O, Fe2O3, ZnO, Mn3O4 и др.; интерметаллиды, напри-
мер, K3Sb, Mg2Sn, Na2Sn и др. 

Основные критерии полупроводимости сложных соединений: 
- в состав соединения должен входить р - элемент IV-VI групп; 
- разность относительных электроотрицательностей  (ΔОЭО или Δх) не 

должна быть больше 1,0 (Δх≤1,0), для оксидных п/п не больше 2,0 
(,Δх≤2,0); Иначе, доля ионности связи не должна превышать 25%; 

- выполняться правило Мозера – Пирсона; 
                                                      ne/na+в=8, 
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где ne- общее число валентных электронов;  na- число атомов р – элементов 
IV-VI групп в соединении; в – число химических связей между атомами 
только р – элементов IV-VI групп.  

Рассмотрим полупроводниковое соединение InSb (антимонид индия), 
(рис.8.2) 
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Рис.8.2 Схема образования химических связей в InSb 
 

При образовании связей атом In находится в возбужденном состоянии, 
имея одну свободную р – орбиталь. Атом Sb в нормальном состоянии имеет 
валентную двухэлектронную s – орбиталь и наполовину заполненные (по 1е) 
р – орбитали. Все орбитали, как In, так и Sb находятся в состоянии sp3- гиб-
ридизации и образуют между собой четыре химические связи (ковалентные 
полярные), направленные к вершинам тетраэдра, причем одна связь, имеет 
донорно-акцепторное происхождение. Таким образом, в структуре InSb ато-
мы Sb между собой не связаны, т.е. в=0; ne=3+5=8; na=1; отсюда  

                  80
1
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n
n
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e
   правило Мозера – Пирсона выполняется. 

В соединении CdSb  также четыре связи, при этом одна химическая 
связь между атомами Sb (рис.8.3)  
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Рис.3 Схема образования химических связей в CdSb 
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Элементарные полупроводники IV  группы (Si, Ge, α-Sn ) кристалли-
зуются в кубической решетке алмаза, элементарная ячейка – гранецен-
трированный куб (г.ц.к), в четырех из восьми малых кубов (октантов) кото-
рого расположены атомы, связанные тетраэдрически четырьмя связями с 
другими атомами. 

Большинство сложных полупроводниковых соединений (AIIIBV, 
AIBIIIC2

VI, AIIBVI и др.) также имеют кубическую алмазоподобную структуру 
сфалерита (цинковой обманки ZnS) или гексагональную структуру вюрцита 
(ZnS гексагональной модификации).  

 
8.2 Физические и химические свойства элементарных полупроводников 

 
Бор (В) – единственный п/п III группы и является перспективным с 

точки зрения ширины запрещенной зоны (ш.з.з.) Eg=1,45эВ. Однако его свой-
ства мало изучены ввиду высокой температуры синтеза (tпл=2175˚С). 

В технике применение находят соединения бора: нитрид бора BN:  
гексагональный, его строение аналогично графиту («белый графит»), обла-
дает высокой огнеупорностью (tпл=3000˚С), химически инертен даже при вы-
соких температурах; кубически BN- алмазоподобный, называется боразоном 
или эльбором. По химической инертности и твердости не уступает алмазу, но 
в отличие от алмаза эти ценные качества сохраняет до 2000˚С. BN кубиче-
ский – изолятор.  

Карбид бора (В4С)n  имеет полимерную структуру – химически и тер-
мически очень стойкий, твердый, обладает термо – ЭДС.  

Углерод (С) встречается в виде четырех аллотропных модификаций: 
алмаз, графит, карбин и фуллерен С60, отвечающих трем типам гибридиза-
ции орбиталей – sp3,sp2 и sp. 

При sp3 – гибридизации орбиталей образуется кубическая модифика-
ция алмаз – бесцветные, прозрачные, сильно преломляющие кристаллы, 
тверже всех найденных в природе веществ, но очень хрупок. Ширина запре-
щенной зоны Eg=5,7эВ – диэлектрик, плотность ρ=3,5г/см3. Химически инер-
тен. Алмаз термодинамически стабильный только при высоких давлениях 
(>1000МПа) и температурах t>3650˚C. В отсутствие катализатора искусст-
венные алмазы получают из графита при 5000˚С и давлении 2100 Мпа (дей-
ствие ударной волны на графит) или при 3000˚С и давлении 12500Мпа 
(12.106атм). Однако переход графит → алмаз кинетически заторможен. По-
этому синтез ведется на катализаторах ( Fe,Pt,Ni ). Алмазы образуются на по-
верхности раздела между графитом и расплавленным металлом. Для извле-
чения алмазов охлажденную массу дробят и обрабатывают смесью кислот, в 
которой алмазы не растворяются.  
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При sp2- гибридизации образуется модификация графит- гексагональ-
ная структура, образованная из плоских шестиугольников, расположенных 
отдельными слоями, связь между которыми осуществляется вандерваальсо-
выми силами. Имеет меньшую плотность (ρ=2,5г/см3). Делокализованные π- 
связи обусловливают высокую электропроводность графита. Это устойчивая 
при нормальных условиях модификация углерода. Имеет серо – черный цвет 
и металлический блеск, очень мягок, хорошо проводит тепло. Химически 
инертен. 

Однако алмаз и графит сгорают в чистом кислороде при 800˚С с обра-
зование СО2. 

При sp- гибридизации образуется карбин с разновидностями связей 
типа: 

= С = С = С =  и –С ≡ С – С ≡ С – 
Это черный порошок, плотность которого ниже, чем у графита, хими-

чески активнее графита.  
В 1985г появилось сообщение о синтезе сферической структуры угле-

рода – фуллерена С60, состоящего из 60 атомов углерода, позднее были син-
тезированы фуллерены С70,С84 и др. Они представляют собой замкнутые 
структуры с sp2- гибридизацией орбиталей. Негибридизованные p-e – делока-
лизованы, как и в ароматических соединениях. Форма фуллерена С60 напо-
минает форму футбольного мяча, а фуллерена С70 – форму дыни. Кристаллы 
фуллеренов можно отнести к молекулярному типу, в них молекулы фуллере-
нов находятся в узлах кристаллической решетки. В последние годы удалось 
ввести в сферическую (внутреннюю) сферу фуллерена ионы некоторых ме-
таллов. Это весьма перспективный материал для наноэлектроники.  

Полупроводниковые свойства алмаза обусловлены наличием примесей 
и применяются в качестве кристаллических счетчиков γ- квантов и ионизи-
рующих частиц.  

Графит используется в п/п технике как вспомогательный материал 
(тигли, кассеты, лодочки), как проводник применяется в качестве материала 
электродов, как замедлитель нейтронов в ядерных реакторах.  

Из соединений углерода в конструкционной технике наибольшее зна-
чение имеют карбиды: SiC –карборунд (кубической и гексагональной 
структуры):  чистый диэлектрик, с примесями – высокотемпературный 
полупроводник (Еg=1,5-3,5эВ). SiC очень твердый, тугоплавкий, износо-
стойкий, химически и термически устойчив. Используется как футеровочный 
материал, в качестве нагревательных стержней и т.д. 

Кремний (Si) – в земной коре 27,6 мас.%, уступает только О2. Нахо-
дится только в связанном состоянии: SiO2 (кремнезем или кварцевый песок); 
сложные минералы (полевые шпаты, слюды, каолиниты). 

Технический Si получают восстановлением кремнезема коксом в элек-
тропечах. 

SiO2+2C  1500-1750˚C Si+2CO. 
Чистота технического Si – 93-99%. Особо чистый Si получают перево-

дом Si технического в легколетучие соединения, которые легко очищаются 
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перегонкой, ректификацией, глубоким охлаждением. Очищенные тетрахло-
рид кремния (SiCl4) и трихлорсилан (SiHCl3) восстанавливают очищенным Н2 
или термически разлагают: 

SiCl4+2H2 
1050-1100˚C Si+4HCl; 

SiHCl3+H2
1000-1100˚CSi+3HCl; 

SiJ4
t˚CSi+4J2; 

SiH4
600-700˚CSi+2H2 

Полученный Si является поликристаллическим. Монокристаллический 
спектрально чистый Si получают бестигельной зонной плавкой в вакууме или 
в среде инертного газа. С помощью ВЧ – индуктора в вертикально установ-
ленном стержне Si создается расплавленная зона, которая не растекается бла-
годаря силам поверхностного натяжения Si жидкого. Расплавленная зона 
многократно с определенной скоростью перермещается в одном и том же на-
правлении. Выращенный монокристалл Si- темно – серые, очень блестящие 
кристаллы чистотой 99, 9999999%. Удельный вес ρ=2,32г/см3, ширина за-
прещенной зоны Еg=1,12эВ, tпл=1412˚С. 

Химические свойства Si. Из элементарных окислителей на холоду 
взаимодействует только с F, c остальными при нагревании: 

Si+2Cl2400˚CSiCl4; 

Si+O2
600˚CSiO2; 

Si+N2
>1000˚CSi3N4; 

Si+C>2000˚CSiC. 

Si с H2 не взаимодействует, моносилан SiH4 получают по реакции (без 
доступа воздуха) 

Mg2Si+2H2SO4(k)=2MgSO4+SiH4 
SiH4- бесцветный газ, устойчив до 400˚С, выше которой разлагается, 

tкрист=-185˚С. С воздухом образует взрывчатую смесь. При 600˚С разлагается 
в вакууме 

SiH4=Si+2H2 
и используется для осаждения кремния на подложки. 
Кремний энергично растворяется в растворах щелочей 
Si+2KOH+4H2O= K2[Si(OH)6]+2H2. 
В кислотах пассивируются и растворяется лишь в смеси HNO3(k) и пла-

виковой кислоты HF 
Si+4HNO3(k)+6HF=H2[SiF6]+4NO2+4H2O 

Диоксид кремния SiO2 (кремнезем) имеет несколько модификаций, из 
которых наиболее распространен кварц (β(α)- кварц). Аморфный кварц – ос-
нова минералов: халцедона, опала, агата. 

Кристаллический SiO2 представляет собой гигантскую полимерную 
молекулу [SiO2]n, в которой каждый атом Si связан тетраэдрически с четырь-
мя атомами О, а каждый атом О осуществляет мостиковую трехцентровую 
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связь, являясь общим угловым атомом для двух тетраэдров. Наряду с обыч-
ными σ- связями между  атомами Si и О возникают еще делокализованные π- 
связи, образующиеся по донорно – акцепторному механизму за счет свобод-
ных d-орбиталей атомов Si и неподеленных 2р-электронных пар атомов ки-
слорода.  Это обусловливает свойства SiO2: высокая твердость, tпл=1723˚С, 
tкип=2950˚С и высокая химическая стойкость по отношению ко многим реа-
гентам. Растворяется лишь в растворах щелочей и плавиковой кислоте: 

SiO2+2NaOH H2О2Na2SiO3+H2O, 
Где Na2SiO3- метасиликат натрия или силикатное стекло. 
В разбавленных растворах образуются комплексные соединения  

SiO2+2NaOH+2H2O= Na2[Si(OH)6] 
SiO2+4HF=SiF4+2H2O 

Отсутствие взаимодействия с HF Si и растворимость SiO2 используется 
в технологии изготовления полупроводниковых приборов при вытравлива-
нии «окошек» SiO2 для легирования кремниевых пластин и создания р – n – 
переходов.   

Из соединений Si в технике находят применение карбид кремния SiC 
(карборунд), алмазоподобной кубической структуры и гексагональной моди-
фикации. В чистом виде алмазоподобный SiC  - диэлектрик, с примесями – 
полупроводник (Еg=1,5-3,5эВ). Обладает высокой температурой плавления 
(tпл=2830˚С), по твердости уступает лишь алмазу. Химически стоек, раство-
ряется лишь в смеси HF и HNO3, при сплавлении со щелочами в присутствии 
сильных окислителей О2 или NaNO3. 

SiC+4NaNO3+2NaOH=Na2SiO3+4NaNO2+CO2+H2O 
Большой химической устойчивостью и жаропрочностью обладает нит-

рид кремния Si3N4- белый порошок, tпл=1900˚С. Чистый Si3N4- диэлектрик, с 
примесями высокотемпературный полупроводник (Eg=3,9эВ). Может быть 
получен в виде пленок (диэлектрические слои на Si). До 1000˚С на него не 
действуют О2, Н2 и водяной пар. Не растворяется в щелочах и кислотах. 
Только горячая концентрированная HF и расплавы щелочей медленно разла-
гают Si3N4 

Si3N4+12NaOH=3Na4SiO4+4NH3 

Si3N4+16HF=2[(NH4)2SiF6]+SiF4 
 

Германий (Ge) – содержание в земной коре 7 . 10-4 мас. %, больше чем 
Pb, Sn, Ag, однако чрезвычайно рассеян. Входит в состав различных солей 
(сульфосолей), железных руд и др. 

Получают Ge из концентратов, содержащих GeO2, который подвергают 
обработке в HCl (конц.) в  потоке Cl2 

GeO2+4HCl 
As

Cl2 GeCl4+2H2O 

Тестрахлорид очищают от примесей (соединений As) и подвергают 
гидролизу 

GeCl4+(x+2) H2O = GeO2 xH2O+4HCl 
Восстанавливают в графитовых контейнерах очищенным Н2 
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GeO2+2H2  675 СGe+2H2O 
Поликристаллический Ge (тёмносерый порошок) подвергают пере-

плавке для получения монокристаллического полупроводниковой чистоты, 
который значительно дешевле полупроводникового Si и некоторые приборы 
проще и выгоднее делать из Ge. 

По внешнему виду очень похоже на Si, однако более чем в 2 раза тяже-
лее Si (ρGe=5,33г/см3) tпл=940 C, Еg=0,74эВ. Кристаллизуется в решётке алма-
за. 

При комнатных условиях устойчив к действию воздуха, воды, раство-
ров щелочей и кислот (HCl и H2SO4). В атмосфере сухого воздуха покрывает-
ся тонким слоем (~20Å) GeO2, хотя внешне почти не изменяется. Начинает 
заметно окисляться О2 при 500˚С. С азотом взаимодействует при 750˚С с об-
разованием нитрида германия Ge3N4, который при 1000˚С разлагается.  

Ge3N4
1000˚C3Ge+2N2. 

Германий растворяется в концентрированной (горячей) Н2SO4, в смеси 
соляной и концентрированной азотной; а также в смеси азотной и плавико-
вой кислот: 

Ge+4HCl+4HNO3=GeCl4+4NO2+4H2O; 

Ge+4H2SO4=Ge(SO4)2+2SO2+4H2O; 

Ge+4HNO3+6HF=3H2[GeF6]+4NO+8H2O 

Растворяется в щелочах только в присутствии пероксида водорода 
Н2О2 

Ge+2NaOH(конц)+Н2О 22ОН Na2GeO3+2H2 

Ge+2NaOH+2Н2О2 = Na2[Ge(OH)6] 

В отличие от Si германий хорошо окисляется в H2O2 с образова-
нием германиевых кислот и надкислот 

Ge+2H2 О2= H2GeO3+H2O; 

Ge+4H2 О2= H2GeO5+3H2O; 

2Ge+6H2 О2= H2Ge2O7+5H2O; 

Во всех кислотах германий находится в степени окисления +4, что сле-
дует из их структурных формул 

                                                                       
H2GeO3   H2GeO5                          H2Ge2O7  

 
 
 
 

 
При 500˚С германий окисляется до GeO2, который в кислотах раство-

ряется с трудом, но хорошо в щелочах 

Н — О 
Ge = 0 

Н — О Н – О – О  

Н – О – О  
Ge = 0 

Н – О – О  

Н – О – О  
Ge Ge = 0 

О 

О 
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GeO2+4HF=H2[GeF6]+2H2O; 

GeO2+2NaOH(конц)=Na2GeO3+H2O; 

GeO2+2NaOH+2H2O=Na2[Ge(OH)6] 

GeO2 кубической модификации плохо реализуется, а гексагональной 
модификации растворим в воде, поэтому диоксид германия не используется 
для пассивации поверхности германия. 
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Вопросы для тестового контроля знаний. 
Тема «Электродные потенциалы. Гальванические элементы» 
Выберите один правильный ответ из приведенных или закончите утвер-

ждение 
1. Электрохимические процессы – это … 

а)гомогенные окислительно-восстановительные реакции (ОВР), иду-
щие под действием электрической энергии; 
б) гомогенные ОВР, идущие с возникновением тока; 
в) гетерогенные ОВР, идущие на границе раздела электрод – элек-
тролит с выделением или поглощением электрической энергии; 

2.Какие электроды относятся к активным? 
а)  из любого металла; 
б)  из любого проводящего материала; 
в)  из любого металла, кроме благородного; 
г)  из графита. 

3.Какие электроды называются электродами 1 – ого рода? 
а)  газовые электроды; 
б)  инертные электроды; 
в) только металлические электроды, обратимые относительно своих 
ионов в электролите; 
г) металлические и газовые электроды, обратимые относительно соб-
ственных ионов в электролите; 

4.Какое условие отвечает самопроизвольному протеканию              
электрохимической реакции? 
   а)  ок  восст 

   б) ан     кат 

   в) кат  ан 
5.При какой концентрации ионов металла в растворе электролита по-
тенциал металлического электрода равен стандартному 
  а) меньше 1 моль/л 
  б) больше 1 моль/л 
  в) нельзя определить 
  г) равной 1 моль/л 
6.При каком значении рН потенциал водородного электрода мини-
мальный ? 
  а) рН=0 
  б) рН=1 
  в) рН=14 
  г) рН=7 
7.Чему равен потенциал никелевого электрода в 0.01М растворе NiSO4? 
  а) -0.31 
  б) -0.25 
  в) -0.19 
  г) +0.19 
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8.При каком значении рН потенциал кислородного электрода макси-
мальный? 
  а) рН=14 
  б) рН=7 
  в) рН=0 
  г) рН=1 
9.Какой схеме гальванического элемента соответствует токообразую-
щее уравнение электрохимической реакции: Ni+Pb2+=Ni2++Pb 
  а) Ni/Pb(NO3)2//Ni(NO3)2/Pb 
  б) Ni/Ni(NO3)2//H2SO4/Pb 
  в) Ni/Ni(NO3)2//Pb(NO3)2/Pb 
  г) Ni/H2SO4, H2O/Pb 
10.Из каких пар приведенных металлов следует составить гальваниче-
ский элемент, чтобы его ЭДС была максимальной? 
  а) Zn и Cu 
  б) Mg и Ag 
  в) Cr и Ag 
  г) Mg и Cu 
11.Какая из приведенных схем отвечает концентрационному гальвани-
ческому элементу с водородными электродами? 
  а) Pt,H2 /HNO2 // HNO3 /H2,Pt 
  1М          1М 
  б) Pt,H2/H2O//ZnSO4 / H2, Pt 
  1М 
  в) Zn/H2SO4 /Cu 
  1М 
  г) Pt,H2 / HCl// NaOH/O2,Pt 
  1М       1М 
12.В каком из приведенных ниже гальванических элементов будет 
иметь место химическая поляризация? 
  а) Zn/ZnSO4//CuSO4/Cu 
  б) Pt,H2/H2SO4//AgNO3/Ag 
  в) Ni/H2SO4/Cu 
  г) Pt,H2/HCl//NaOH/O2,Pt 
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Вопросы для тестового контроля знаний 
Тема: «Электролиз» 
 
Выберите один правильный ответ из приведенных: 
 
1. В какой последовательности восстанавливаются на катоде ионы ме-

таллов при электролизе раствора, содержащего Fe2+, Cr3+, Cu2+, Ni2+? 
а) Cr3+,Fe2+,  Cu2+, Ni2+ 
б) Cu2+ , Cr3+, Ni2+, Fe2+ 
в) Cu2+ , Ni2+, Fe2+,Cr3+ 

2. Какие из приведенных ниже ионов будут окисляться на инертном 
аноде и в какой последовательности при электролизе водных рас-
творов их солей? 

а) CO3
2-,NO3

-,SO4
2- 

б) OH-, Cl-, F- 
в) F-, Cl-, J- 
г) OH-, J-,Cl- 
3. При электролизе водных растворов каких из приведенных электро-

литов можно одновременно получить Н2 и О2 на инертных электро-
дах 

а) CuSO4, NiSO4, HCl 
б) NaOH, LiF, Ca(NO3)2 
в) ZnSO4, ZnCl2, AgNO3 
г) Al(NO3)3, K2S, KCl 
4. При электролизе каких из приведенных ниже растворов электроли-

тов их рН изменится (электроды инертные)? 
а) NaCl, рН увеличится в анолите 
б) CuSO4, рН увеличится в католите 
в) Na2SO4 рН увеличится в католите и уменьшится в анолите 
г) NaF рН не изменится 
5. Какие процессы будут протекать на инертных электродах при элек-

тролизе раствора K2SO4 (рН=7)? 
а) К: 2K++2e=2K; A: 2SO4

2—2e=S2O8
2- 

б) К: 2Н++2e=H2; A: 2OH--2e=1/2O2+H2O 
в) K: 2H2O+2e= H2+2OH-; A: H2O-2e= 1/2O2+2H+ 
г) K: 2H2O+2e= H2+2OH-; A: 2SO4

2—2e=S2O8
2- 

6. Какие процессы будут протекать на стальном (Fe) катоде и медном 
аноде при электролизе раствора CuSO4 (pH7) 

а) K: Cu2++2e=2Cu; A: Cu-2e=Cu2+ 
б) K: 2Н++2e=H2; A: H2O-2e= 1/2O2+2H+ 

в) K: Cu2++2e=Cu; A: Cu-2e=Cu2+ 
г) K: Cu2++2e=2Cu; A: H2O-2e= 1/2O2+2H+ 

7. Какие из приведенных формул правильно выражают математиче-
скую запись законов Фарадея: 
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а) m = kЭQ ;     V=kVэ
Q; 

б) m= 
F
k  I Вт; V=

F
k  I Вт; 

в) m=
F
Э Q Вт ;  V=

F
Vэ Q Вт 

8.Какой газ и его объем (н.у.) выделится на аноде, если при электролизе 
раствора CuCl2 на катоде выделилось 3,2г металла (Вт=100%). Какое 
количество электричества прошло через электролит? 
а) V0О2=5,6л;    Q=1F 
б) V0О2=0.56л;  Q=0,1F 
в) V0О2=1.12л; Q=0,1F 
г) V0О2=11.2л; Q=1F 
9. Какие процессы идут на инертных электродах при электролизе рас-

плава CaH2? 
а) K: 2Н++2e=H2; A: Ca2—2e=Ca 
б) K: 2Н++2e=H2; A: Ca—2e=Ca2+ 
в) K:Ca2++2e=Ca; A: 2H-- 2e=H2 
10.  Сколько времени (в часах) нужно пропускать ток, силой 2,68А, 
чтобы при электролизе воды получить 112л (н.у.) Н2 (Вт=100). Какой 
объем получится кислорода? 
а) 1 час; 112л О2 
б) 10 часов; 56л О2 
в) 10 часов; 112л О2 
г) 1 час; 56л О2 
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Вопросы для тестового контроля знаний 
Тема: «II-ой закон термодинамики. Направленность процессов» 
 
Выберите один правильный ответ из приведенных: 
 
1. Какое из приведенных ниже уравнений выражает уравнение, объе-

диняющее I и II законы термодинамики 
а) Q/T = du +A 
б) TdS = du + Pdv 
в) TdS = du + Pdv + Ам

 

г) Q/T = dS 
2. Какой физический смысл энтропии? 
а) мера тепловой энергии системы; 
б) мера беспорядка в системе и связанной энергии; 
в) мера свободной энергии системы 
3. В каких термодинамических системах изменение энтропии являет-

ся единственным критерием направленности процесса 
а) в открытых; 
б) в изолированных; 
в) в закрытых 
4. В каких из приведенных ниже реакций энтропия системы уменьша-

ется? 
а) CaCO3(кр)= CaO(кр)+CO2(г); 
б) Zn(кр)+2HCl(p-p) = ZnCl2(p-p)+2H2(г) 
в) CO(г) +H2O(г) =  CO2(г)+ H2(г); 
г) CO(г) +Сl2(г)= COCl2(г); 
5.     Какое      из      приведенных      ниже       соотношений       опреде-
ляет 

самопроизвольность протекания изобарно – изотермических           
процессов? 

а) S0; 
б) G0; 
в) H0; 
г) TS0 
5. При каких соотношениях энтальпийного и энтропийного факторов     
       процессы протекают при любых температурах? 
а) H  0; S  0; 
б) H  0; S 0; 
в) H  0; S 0; 
г) H  0; S 0; 
6. В каком направлении будет протекать ниже приведенная реакция 

при ст.у?          Fe2O3(kp)+3H2(г)=2Fe(kp)+3H2O(г), если 
Н298(х.р)=+96,76 кДж;  

       S298(х.р)=+141,28 Дж/K. 
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а) в прямом; 
б) находится в равновесии; 
в) в обратном; 
г) определить нельзя 
8.   Каковы знаки S и Н самопроизвольно протекающей реакции? 
     CaO(kp)+CO2(г)=CaCO3(kp) 

а) S  0; H  0; 
б) S 0; H  0; 
в) S= 0; H  0; 
г) S 0; H = 0; 
9. Какая из приведенных ниже формул является правильной записью 

уравнения изотермы Вант – Гоффа? 

а) G = RTlnKc 

б)  G = -RTlnKр 

в) G = -5,69TlgKc 

г)  G = 2,3RTlnKр 

10.  Какое из приведенных ниже уравнений отвечает математической 
записи уравнения изобары химической реакции? 

а) lnk=lnA-Ea/RT 

б) ln
1

2

K
K =

12

12

TT
TT

R
H





  

в) ln
1

2

K
K =

12

12

TT
TT

R
Eа




  

г) 2

ln
RT

U
dT

Kd c 
  
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Вопросы для тестового контроля знаний. 
Тема:   «Энергетика процессов . I-ый закон термодинамики» 

Выберите один правильный ответ из приведенных: 

1. Какие термодинамические системы называются закрытыми? 

а) отсутствует обмен энергией с окружающей средой; 

б) отсутствует обмен и энергией и веществом; 

г) обменивается и энергией и веществом 

2. Какие условия отвечают протеканию изобарно – изотермических 
процессов? 

а) V = const; T = const; 

б) Р = const; V = const; 

в) Р = const; Т = const; 

3. Какое из приведенных ниже уравнений выражает математическую 
запись 1 – ого закона термодинамики для изобарно – изотермиче-
ского процесса? 

а) Q=U+PV; 

б) Q=U+Ам
; 

в) Q=Н+PV+Ам
; 

г) Q=U+PV+Ам
 

4. Какое из приведенных ниже соотношений определяет протекание 
экзотермического процесса при V=const и T=const? 

а) U  0 
 
б) H  0 
 
в) H = 0 
 
г) U  0 
5. Какая формула отражает взаимосвязь тепловых эффектов изобарно 

– и изохорно – изотермических процессов? 
а) U = H –Q; 
б) H= U - PV; 
в) H = U + RT; 
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г) H = U+Ам
 

6. Для каких термодинамических систем Н=U? 
а) для гомогенных; 
б) для гетерогенных; 
в) для конденсированных; 
г) для газовых 
7.  Чему равен тепловой эффект испарения 10 моль Н2О (Р=const) 
Н2О(ж) Н2О(г) 

а) H = -44 кДж; 
б) H = +440 кДж; 
в) H = -440 кДж; 
г) H = U = +44 кДж 
7. Какая из приведенных ниже формул определяет зависимость тепло-

вого эффекта процесса (Р=const) от температуры? 
а) UТ= Q298+СvT; 
б) HT= U298 + Сv(T-298); 
в) HT = H298 + Сp10-3 T; 
г) HT = H298 + Сp10-3 (T-298) 
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Вопросы для тестового контроля знаний  

Тема:   «Химическая кинетика и равновесие» 

Выберите один правильный ответ из приведенных или закончите ут-
верждение: 

1. Скорость гомогенной химической реакции . . . . . . . . . . 

а) равна произведению концентраций взаимодействующих веществ; 

б) прямо пропорциональна концентрации взаимодействующих веществ 
в степенях, равных стехиометрическим коэффициентам; 

в) прямо пропорциональна произведению концентраций взаимодейст-
вующих веществ в степенях, равных стехиометрическим коэффициен-
там 

2. От каких факторов зависит численное значение константы скорости? 

а) только от природы веществ и катализатора; 

б) от природы веществ и их концентрации; 

в) от температуры и давления; 

г) от природы веществ, температуры и катализатора 

3. Какая из приведенных ниже систем является гетерогенной? 

а) CO+O2=2CO; 

б) С(гр)+O2=2CO; 

в) NO+O2=2NO2; 

г) NaOH(р-р)+HCl(p-p)=H2O(ж)+NaCl(p-p) 

4. От каких факторов зависит скорость гетерогенной химической реак-
ции? 

а) от природы веществ и их количества; 

б) от природы веществ, концентрации, давления, температуры, величи-
ны поверхности взаимодействия и катализатора. 

в) от внешних параметров, катализатора и величины поверхности взаи-
модействия; 
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г) от природы веществ, температуры и давления; 

5. Во сколько раз изменится скорость реакции С(гр)+2Н2СН4 при 
уменьшении объема системы в два раза? 

а) не изменится; 

б) уменьшится в два раза; 

г) увеличится в 4 раза; 

д) увеличится в 2 раза 

6. Чему равен температурный коэффициент реакции  некоторой реак-
ции, если при повышении температуры на 40 скорость реакции увели-
чилась в 16 раз? 

а) 4; 

б) 2; 

в) 16; 

г) 8 

7. Какое утверждение справедливо при установлении равновесия 

а) концентрации исходных веществ равны концентрациям полученных; 

б) скорости прямой и обратной реакции равны; 

в)  отсутствие процессов в системе 

8. Какое из приведенных выражений для константы равновесия (Кс) 
будет правильным для системы  Fe2O3(kp)+3H22Fe(kp)+3H2O(г) 

а) Kc= 3

3

2

2

Н

ОН

С
С

 

б) Kc= 3

32

232

2

НOFe

OHFe

СC
CС



 

в) Kc= 3

3

2

2

OН

Н

С
С

 

9.  Как можно изменить численное значение константы равновесия? 

а) изменить температуру; 

б) изменить давление; 
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в) изменить концентрацию веществ; 

г) ввести катализатор; 

10. Куда сместится равновесие (влево или вправо) в системе 
С(кр)+СО22СО при уменьшении давления? 

а) вправо; 

б) не изменится; 

в) влево; 

г) нельзя определить 

11. Как нужно изменить условия в равновесной системе 

Fe2O3(kp)+3H22Fe(kp)+3H2O(г)+ Н, чтобы равновесие сместить вправо? 

а) повысить давление и температуру; 

б) повысить температуру и концентрацию Н2; 

в) понизить температуру и концентрацию Н2О; 

г) отводить продукты реакции и ввести катализатор 

12. Куда сместится равновесие в системе СО2(г)+Н2(г)СО(г)+Н2О(г), если 
повысить одновременно давление в системе в 2 раза и температуру 
на 10, 2

 , а 3
  

а) вправо; 

б) влево; 

в) не изменится; 

г) нельзя определить 

13. Каков знак Нх.р., если при повышении температуры константа рав-
новесия уменьшается? 

а) H  0; 
 
б) H  0; 
 
в) H = 0; 
 
г) нельзя определить. 
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Вопросы для тестового контроля знаний. 
Тема «Коррозия металлов и методы защиты от коррозии» 
Выберите один правильный ответ из приведенных или закончите утвер-

ждение 
1. Электрохимическая коррозия – это . . . . . . . 
а) сопряженный анодно-катодный процесс, протекающий под действием 
электрического тока; 
б) самопроизвольный процесс анодного окисления металла с катодным 
восстановлением окислителя окружающей среды; 
в) самопроизвольный процесс разрушения металла под воздействием 
окислителя окружающей среды; 
г) окисление металла вследствие возникновения электрического тока. 
 
2. Назовите термодинамические и электрохимические условия протека-

ния электрохимической коррозии 
а) G = 0; ЭДС  0 
б) G  0;  к  а  0 

в) G  0; ЭДС  0 
г) G  0;   а  к 

 
3.  Какие процессы протекают при коррозии Zn в растворе NaCl (pH=7) 

c водородной деполяризацией? 
а) А: Zn-2e=Zn2+; K: 2H+ + 2e =H2; 
б) А: Zn-2e=Zn2+; K: Zn2+ + 2e =Zn; 
в) А: Zn-2e=Zn2+; K: 2Н2О + 2e =Н2+2ОН-. 
 
4.  Какие процессы протекают при атмосферной коррозии Fe? 
а) А: Fe-2e=Fe2+; K: 2Н2О + 2e =Н2+2ОН-; 
б) А: Fe-3e=Fe3+; K: O2+4H++4e=2H2O; 
в) А: Fe-2e=Fe2+; K: O2+2H2O +4e=4OH-. 
 
5. Чему равен потенциал катода при коррозии Сu с кислородной 
деполяризацией в среде с рН=0? 
а) 0; 
б) 0.41; 
в) 1.23; 
г) 0.82. 
 
6. Какая среда является наиболее опасной для стальных изделий 
а) рН=7; 
б) рН=0; 
в) рН=14. 
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7. Какой из приведенных металлов можно использовать в качестве 
анодного покрытия для Fe? 

а) Ni; 
б) Zn; 
в) Сu; 
г) Sn. 
 
8. Какие процессы протекают при нарушении целостности луженой 

меди в среде с рН=0? 
а) А: Cu-2e=Cu2+; K: 2H+ + 2e =H2 
б) А: Sn-2e=Sn2+;  K: O2+2H2O +4e=4OH-; 
в) А: Cu-2e=Cu2+; K: O2+4H++4e=2H2O; 
г) А: Sn-2e=Sn2+;  K: 2Н++2e=H2. 
 
9. Какие процессы протекают при протекторной (Mg) защите стальных 

конструкций в растворе NaCl (pH=7) 
а) А: Mg-2e=Mg2+; K: Fe2+ + 2e =Fe; 
б) А: Fe-2e=Fe2+;  K: 2Н++2e=H2; 
в) А: Mg-2e=Mg2+; K: 2H2O+2e=H2+2OH-; 
г) А: Mg-2e=Mg2+; K: Mg2+ + 2e =Mg. 
 
10.   Какие процессы протекают при катодной (электро- ) защите цинко-

вых изделий в растворе NaCl (pH=7) 
а) А: 2Cl--2e=Cl2; K: 2Na+ + 2e =2Na; 
б) А: 2Н2О - 2e =1/2O2+2Н+; K: 2Н2О + 2e =Н2+2ОН-; 
в) А: 2Cl--2e=Cl2; K: 2Н++2e=H2; 
г) А: 2Cl--2e=Cl2; K: 2Н2О + 2e =Н2+2ОН-. 
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Вопросы для тестового контроля знаний. 
Тема “Общие химические свойства металлов.” 
Выберите один правильный ответ из приведенных 
 
1. Какая энергия характеризует активность нейтральных атомов ме-

таллических элементов? 
а) энергия средства к электрону 
б) энергия ионизации 
в) энергия гидратации 

2. Каков характер химической связи и величины координационных 
чисел в структуре металлических кристаллов? 
а) ковалентная полярная; К.Ч.=4; 6; 
б) ковалентная локализованная; К.Ч.=6; 8; 
в) ковалентная нелокализованная; К.Ч.=8; 12; 
г) ковалентная неполярная; К.Ч.=6; 8. 

3. Какие из приведенных групп металлических элементов относятся к 
р-семейству? 
а) Be, Al, Pb, Cu 
б) Al, In, Sn, Pb 
в) Zn, Cd, Cu, Ba 
г) Be, Mg, Al, Zn 

4. Какие из приведенных ниже групп оксидов проявляют амфотерные 
свойства? 
а) BaO, BeO, CaO, ZnO 
б) ZnO, CuO, Al2O3, Ag2O 
в) Al2O3, BeO, ZnO, Cr2O3 
г) CrO, SnO, PbO, CuO 

5. Какие из приведенных реакций возможны? 
а) Cu+H2SO4(p)  
б) Al+H2SO4(p)   
в) Hg+H2SO4(p)  
г) Ag+H2SO4(p)   

6. Какие из приведeнных ниже групп металлов взаимодействуют с 
растворами щелочей? Что является окислителем? 
а) Cu, Zn, Mg. Окислители ионы ОН- 
б) Ca, Mg, Sn. Окислители-молекулы Н2О 
в) Al, Zn, Sn. Окислители-ионы H+ из H2O 
г) Cr, Mn, Pb. Окислители-ионы OH- 

7. Какие реакции возможны? 
а) Cu+H2O  
б) Cu+H2SO4(разб.) 
в) Cu+H2SO4(конц.) 
г) Cu+NaOH+H2O 

8. Какие из приведeнных ниже групп металлов пассивируются в рас-
творах концентрированных HNO3 и H2SO4? 
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а)Cu, Zn, Al 
б) Pb, Sn, Al 
в) Fe, Al, Cr 
г) Mg, Ti, Cr 

9. Какой кислоты потребуется больше для окисления одного и того 
же количества меди? 
а) Cu+H2SO4(к) 
б) Cu+HNO3(к) 
в) Cu+HNO3(p) 
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Вопросы для тестового контроля знаний. 
Тема «Коррозия металлов и методы защиты от коррозии» 
Выберите один правильный ответ из приведенных или закончите утвер-

ждение 
 
1. Электрохимическая коррозия – это . . .  

а) сопряженный анодно-катодный процесс, протекающий под дей-
ствием электрического тока; 
б) самопроизвольный процесс анодного окисления металла с ка-
тодным восстановлением окислителя окружающей среды; 
в) самопроизвольный процесс разрушения металла под воздейст-
вием окислителя окружающей среды; 
г) окисление металла вследствие возникновения электрического 
тока. 

 
2. Назовите термодинамические и электрохимические условия проте-

кания электрохимической коррозии 
а) G = 0; ЭДС  0 
 
б) G  0;  к  а  0 
 
в) G  0; ЭДС  0 
 
г) G  0;   а  к 

        3.Какие процессы протекают при коррозии Zn в растворе NaCl ( pH=7 ) c  
           водородной деполяризацией? 

а) А: Zn-2e=Zn2+; K: 2H+ + 2e =H2; 
б) А: Zn-2e=Zn2+; K: Zn2+ + 2e =Zn; 
в) А: Zn-2e=Zn2+; K: 2Н2О + 2e =Н2+2ОН-. 

         4.Какие процессы протекают при атмосферной коррозии Fe? 
а) А: Fe-2e=Fe2+; K: 2Н2О + 2e =Н2+2ОН-; 
б) А: Fe-3e=Fe3+; K: O2+4H++4e=2H2O; 
в) А: Fe-2e=Fe2+; K: O2+2H2O +4e=4OH-. 

5.Чему равен потенциал катода при коррозии Сu с кислородной депо-
ляризацией в среде с рН=0? 

а) 0; 
 
б) 0.41; 
 
в) 1.23; 
 
г) 0.82. 
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6.Какая среда является наиболее опасной для стальных изделий 
а) рН=7; 
 
б) рН=0; 
 
в) рН=14. 

7.Какой из приведенных металлов можно использовать в качестве 
анодного покрытия для Fe? 

а) Ni; 
 
б) Zn; 
 
в) Сu; 
 
г) Sn. 

8.Какие процессы протекают при нарушении целостности луженой ме-
ди в среде с рН=0? 

а) А: Cu-2e=Cu2+; K: 2H+ + 2e =H2 
б) А: Sn-2e=Sn2+;  K: O2+2H2O +4e=4OH-; 
в) А: Cu-2e=Cu2+; K: O2+4H++4e=2H2O; 
г) А: Sn-2e=Sn2+;  K: 2Н++2e=H2. 

9.Какие процессы протекают при протекторной (Mg) защите стальных 
конструкций в растворе NaCl (pH=7) 

а) А: Mg-2e=Mg2+; K: Fe2+ + 2e =Fe; 
б) А: Fe-2e=Fe2+;  K: 2Н++2e=H2; 
в) А: Mg-2e=Mg2+; K: 2H2O+2e=H2+2OH-; 
г) А: Mg-2e=Mg2+; K: Mg2+ + 2e =Mg. 

10.Какие процессы протекают при катодной (электро- ) защите цинко-
вых изделий в растворе NaCl (pH=7) 
 

а) А: 2Cl--2e=Cl2; K: 2Na+ + 2e =2Na; 
б) А: 2Н2О - 2e =1/2O2+2Н+; K: 2Н2О + 2e =Н2+2ОН-; 
в) А: 2Cl--2e=Cl2; K: 2Н++2e=H2; 
г) А: 2Cl--2e=Cl2; K: 2Н2О + 2e =Н2+2ОН-. 
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Вопросы для тестового контроля знаний. 
Тема «Электрохимическая коррозия металлов и методы защиты от 

коррозии» 
 

Выберите один правильный ответ из приведенных 
 
1. Что называется электрохимической коррозией металлов? 

а) процесс разрушения металлов под воздействием тока; 
б) окисление металлов под воздействием окислителей окружаю-
щей среды; 
в) самопроизвольный процесс окисления металлов под воздейст-
вием газов; 
г) самопроизвольный процесс окисления метало в среде электро-
лита. 

 
2. Какие термодинамические и  электрохимические условия протека-

ния коррозии? 
а) Н  0; ε > 0 
 
б) S  0; к > а 
 
в) G < 0; ε > 0 
 
г) G  0;a > k 

 
3. Какие процесс протекают при электрохимической коррозии меди в 

кислой среде (рН=2) с доступом О2? 
а) A: H2-2e=2H+;  K: Cu2++2e=Cu 
б) A: Cu-2e=Cu2+;  K: 2H++2e=H2 
в) A: Cu-2e=Cu2+;  K: ½ O2+H2O+2e=2OH- 
г) A: Cu-2e=Cu2+  K: ½ O2+2H++2e=H2O 

4. Какой катодный процесс происходит при электрохимической корро-
зии стального оборудования в условиях кислой почвы (pH=5) и дос-
тупе O2? 

a) O2+2H2O+4e=4OH- 
б) O2+4H++4e=2H2O 
в) Fe2++2e=Fe0 
г) 2H++2e=H2 

5.При каком значении рН среды возможна коррозия никелевых изделий 
с водородной деполяризацией? 
  а) рН=7; 
  б) рН=2; 
  в) рН=14; 
  г) рН=5 
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6.При каком значении рН среды возможна коррозия серебряных кон-
тактов с кислородной деполяризацией? 
 а) рН=7; 
  б) рН=3; 
  в) рН=14; 
  г) рН=10 
7.Какое из приведенных защитных покрытий на стальном изделии яв-
ляется анодным? 

а) никелевое 
б) оловянное 
в) хромовое 
г) медное 

8.Какие процессы будут протекать при нарушении целостности луже-
ного стального изделия в атмосферных условиях (рН=7)? 

а) A: Fe-2e=Fe2+;  K: 2H2O+2e=H2+2OH- 
б) A: Fe-2e=Fe2+;  K: Sn2++2e=Sn 
в) A: Sn-2e=Sn2+;  K: Fe2++2e=Fe 
г) A: Fe-2e=Fe2+  K: ½ O2+H2O+2e=2OH- 

9.Какие процессы будут протекать при катодной защите (электрозащи-
те) свинцового кабеля в условиях щелочной почвы (рН=10) при досту-
пе О2? 

а) A: Pb-2e=Pb2+;   K: 2H2O+2e=H2+2OH- 
б) A: 4OH--4e=O2+2H2O; K: O2+2H2O+4e=4OH- 
в) A: 2H2O-4e=O2+4H+;  K: 2Pb2++4e=2Pb 
г) A: Pb-2e=Pb2+   K: Pb2++2e=Pb 

10.Какая среда является наиболее опасной для медных изделий? 
а) кислая (О≤рН≤3) без доступа О2 
б) нейтральная (рН=7) при доступе О2  
в) щелочная (7≤рН≤14) без доступа О2 

11.Какой из приведенных металлов служит лучшим протектором для 
стального оборудования? 

а) Zn 
б) Ni 
в) Mg 
г) Cr 
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