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ВВЕДЕНИЕ 
 

Разработка новых химико-технологических процессов, изучение и их 

практическая реализация невозможны без предварительного термодина-

мического анализа, который предполагает необходимость приобретения 

знаний о методах расчета термодинамических характеристик и сведений о 

термодинамических свойствах веществ, участвующих в анализируемом 

процессе. 

Термодинамические расчеты позволяют решать, не прибегая к опыту, 

многие важнейшие задачи, встречающиеся в производственной, проектной 

и научно-исследовательской работе [1–6]: 

– расчет энергетических эффектов (тепловых эффектов химических ре-

акций, теплот изменения агрегатных состояний, теплоемкости регентов и 

продуктов реакции и т. д.), необходимых для составления теплового ба-

ланса и определения коэффициентов расхода энергии; 

– определение условий, при которых данный процесс (химическая ре-

акция) становится возможным (температур, давлений, концентраций); 

– вычисление пределов устойчивости изучаемого вещества (совокуп-

ности веществ) в тех или иных условиях; 

– расчет максимальной, теоретически достижимой степени превраще-

ния исходного вещества и выхода продуктов химической реакции. 

Целью данного пособия является закрепление студентами теоретиче-

ских знаний по курсам «Физическая химия» и «Особенности кинетики и 

термодинамики синтеза ВМС», а также методическая помощь и приобре-

тение навыков проведения расчетов термодинамических характеристик 

химических реакций и их использования для анализа и выбора технологи-

ческих параметров химических процессов. 

В пособии изложены основные представления о химической термоди-

намике, законы, терминология и понятия, которые необходимы для прове-

дения инженерных расчетов, связанных с изменениями энергии, энтропии 
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и равновесия в химико-технологических процессах. Приведены примеры 

решения задач по установлению термодинамических параметров и функ-

ций химических превращений, позволяющих понять термодинамическое 

поведение физических или химических систем при взаимодействии с ок-

ружающей средой. 

Ценность соотношений химической термодинамики зачастую ограни-

чивается отсутствием достаточных термодинамических данных. Перечень 

веществ, представляющих интерес для химико-технологической практики 

и лабораторных исследований, постоянно растет. Учитывая, что экспери-

ментальное определение термодинамических характеристик осложнено и 

накопление справочных данных о термодинамических свойствах веществ 

отстает от запросов потребителей, представляет интерес, возможность рас-

чета термодинамических функций с использованием эмпирических мето-

дов, часть из которых приведена во второй главе данного пособия. 

Следует отметить, что решение задач по определению термодинамиче-

ских характеристик химических превращений целесообразно проводить с 

использованием вычислительной техники, электронных таблиц, пакетов 

прикладных программ и т. п.  

Данное пособие будет полезно студентам, обучающимся по направле-

нию 240100 «Химическая технология и биотехнология», а также специали-

стам, работающим на заводах, проектных и научно-исследовательских ор-

ганизациях. 
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Г л а в а  1  
1. ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ ХАРАКТЕРИСТИКИ 

ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ 
 

1.1. Основные понятия и соотношения 
 

Химическая термодинамика базируется на трех основных законах, об-

щей термодинамики и применяет их для изучения химических явлений. 

Первый закон термодинамики – закон сохранения энергии позволяет 

рассчитывать тепловые балансы различных процессов, в том числе и хи-

мических реакций. 

Второй закон термодинамики – закон о возможности протекания само-

произвольных процессов, на основании которого можно предсказывать внеш-

ние условия, при которых возможен процесс и направление его развития. 

Третий закон термодинамики – закон об абсолютном значении энтро-

пии, позволяющий вычислять константу равновесия химической реакции, 

следовательно, и максимально возможный выход продукта реакции, не 

прибегая к опытному ее определению ни при одной из температур. 

Термодинамическое описание происходящих химических процессов 

начинается с описания системы, в которой протекает реакция, и внешних 

условий – окружающей среды, в которой осуществляется превращение. 

Термодинамические системы по характеру взаимодействия с окружающей 

средой делятся на три типа:  

– изолированные системы, не обменивающиеся с внешней средой ни 

энергией, ни веществом; 

– закрытые системы, обменивающиеся с внешней средой энергией, но 

не обменивающиеся веществом; 

– открытые системы, обменивающиеся с внешней средой и энергией, 

и веществом. 

Система может быть гомогенной, состоящей из одной фазы, или гете-

рогенной, содержащей несколько фаз. Фаза – однородная часть системы, 

обладающая одинаковыми физическими, химическими и термодинамиче-
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скими свойствами, отделенная от других частей системы поверхностью 

раздела, на которой скачкообразно меняются ее свойства. Свойства систе-

мы можно подразделить на две группы: экстенсивные – пропорциональ-

ные массе системы (внутренняя энергия, ее объем, теплоемкость энтропия 

и т. п.) и интенсивные – не зависящие от нее (например, температура, дав-

ление, молярная теплоемкость, молярный объем и др.).  

Любая химическая реакция сопровождается изменением функций состоя-

ния системы – внутренней энергии (∆U) и энтропии (∆S), энтальпии (∆Н) и т. п., 

определяющихся переменными состояниями системы, такими как объем (V), 

давление (Р), температура (Т), число молей химических компонентов (Nk).  

Если термодинамическая система изолирована, то ее состояние необ-

ратимо эволюционирует к инвариантному во времени состоянию, в кото-

ром в системе не наблюдается ни физических, ни химических изменений. 

Такое состояние называется термодинамическим равновесием.  

Для закрытой системы энергию, которой она обменивается с окру-

жающей средой, можно разделить на две части: на количество теплоты δQ 

и количество механической энергии δW.  

Равновесная термодинамика не включает рассмотрение необратимых 

процессов, а все преобразования материи подаются как идеализированные 

бесконечно медленные обратимые процессы. В этом случае δQ невозмож-

но определить, указав интервал времени dt, так как преобразование проис-

ходит не за конечное время, и по определению δQ – это разность теплот 

начального и конечного состояний.  

Когда система участвует в каких-либо процессах, то она может при 

этом производить работу (или над ней может совершаться работа) и при-

нимать участие в теплообмене с окружающей средой (выделять или по-

глощать теплоту). Из закона сохранения энергии следует соотношение: 

Q=∆U+W ,                                                    (1.1) 

где Q – количество сообщенной системе теплоты; ∆U=U2-U1 – приращение 
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внутренней энергии; W – суммарная работа, совершенная системой. Для бес-

конечно малых элементарных процессов уравнение (1.1) принимает вид: 

δQ=dU+δW=dU+PdV+δW
 (1.2)                                  ,  '׳

где 
PdV – элементарная работа, совершаемая системой против внешнего 

давления (работа расширения); δW
-сумма всех остальных видов элемен – ׳

тарных работ (электрическая, магнитная и т. п.). 

Уравнения (1.1) и (1.2) являются математическими  выражениями пер-

вого закона термодинамики. Очень часто при протекании термодинамиче-

ских процессов единственной работой является работа расширения. При 

этом уравнение (1.2) принимает вид: 

δQ=dU+δW=dU+PdV.                                        (1.3) 

Если сообщить системе, содержащей один моль вещества, бесконечно 

малое количество теплоты δQ, то температура ее повысится на бесконечно 

малую величину dT. Тогда  

                                 δQ =СdT                                                   (1.4) 

             и      2 1

_

( ) 0(lim ) T T

Q
С C

dT

δ
− →= =                                   (1.5) 

где С и 
_

C  – истинная и средняя молярная теплоемкости соответственно. 

Молярная теплоемкость численно равна количеству теплоты, которую 

необходимо сообщить одному молю вещества для нагревания его на 1 K. 

Размерность молярной теплоемкости – Дж/моль·K. Изменение температуры 

зависит от того, поддерживается ли вещество при постоянном объеме или 

при постоянном давлении. Соответствующие теплоемкости обозначают: 

при V=const                   V
V

Q U
С

dT T

δ ∂
= =

∂
 ,                                          (1.6) 

при P=cоnst                     P
p

Q H
C

dT T

δ ∂
= =

∂
 .                                               (1.7) 

Для идеальных одноатомных газов ( )3 / 2VC R= , а для двухатомных га-

зов – (5 / 2)PC R= . Между молярной теплоемкостью идеальных газов при 
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постоянном объеме VC  и постоянном давлении PC  существует зави-

симость: 

PC - VC =R .                                                      (1.8) 
Теплота как форма передачи энергии может быть преобразована в ме-

ханическую, электрическую, энергию электромагнитного поля и т. п.; мо-

жет носить дискретный, квантовый, волновой характер и переходить из 

одного вида в другой с сохранением энергии. Первое начало термодинами-

ки гласит: «Когда система претерпевает превращение, алгебраическая 

сумма различных изменений энергии (теплообмена, совершаемой работы и 

т. д.) не зависит от способа превращения. Она зависит только от начально-

го и конечного состояния». Закон Гесса – «закон постоянства сумм теплот 

реакций» по сути является законом сохранения энергии в химических ре-

акциях. Закон Гесса касается количества теплоты, которое выделяется в 

химической реакции при постоянном (атмосферном) давлении. При таких 

условиях энергия, выделяющаяся в ходе реакции, частично может быть 

превращена в работу ∫−=
2

1

V

V

pdVW , если объем изменяется от V1 до V2. Из 

первого начала термодинамики следует, что теплота Qp, выделяющаяся в 

реакции при постоянном давлении, составляет:  

)()( 1212

2

1

2

1

VVpUUpdVdUQ

U

U

V

V

P −+−=+−= ∫ ∫  = (U2+ pV2) – (U1+pV1) .      (1.9) 

Функция состояния системы H=U+pV называется энтальпией Н, а теп-

лота, выделяющаяся в химической реакции Qp = H2 -H1, – разность конечно-

го и начального значений функций состояний. С точки зрения равновесной 

термодинамики, тепловой эффект реакции, протекающей при постоянном 

давлении, равен изменению энтальпии системы: Qp = ∆H, а для реакции, 

протекающей при постоянном объеме, тепловой эффект равен изменению 

внутренней энергии системы: QV = ∆U. Для экзотермических процессов ∆H 

< 0 и ∆U < 0, так как в термодинамике отрицательной считается теплота, 
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отданная системой в окружающую среду, а положительной – поглощенная 

системой из окружающей среды, то есть для эндотермических процессов 

∆H > 0 и ∆U > 0. 

Реальные химические процессы в промышленности или в лаборатор-

ной практике в большинстве случаев протекают в условиях постоянства 

давления, то есть при P = const (главным образом при атмосферном давле-

нии). Поэтому для химии и химической технологии изобарные процессы 

представляют больший интерес, чем изохорные (V= const). 

Взаимосвязь изобарного и изохорного тепловых эффектов реакции 

описывается уравнением 

∆Н = ∆U + P∆V.                                        (1.10) 
Если реакция протекает с участием только жидких и твердых веществ, 

то изменение объема в такой системе близко к нулю (∆V = 0). В таких про-

цессах тепловой эффект реакции при постоянном давлении практически 

равен тепловому эффекту при постоянном объеме (∆Н = ∆U). Если в реак-

ции участвуют газообразные вещества, подчиняющиеся законам идеаль-

ных газов, то при постоянной температуре и давлении: 

р ∆V = ∆νRT,                                            (1.11) 
где ∆ν – изменение числа молей газообразных веществ в ходе реакции, 

равное разности между суммой числа молей продуктов реакции и суммой 

числа молей исходных веществ.  

Таким образом, для реакций, протекающих с участием идеальных га-

зов, соотношение между ∆Н и ∆U можно выразить уравнением 

∆Н = ∆U + ∆ νRT.                                      (1.12) 
Важными термодинамическими характеристиками реакции, непосред-

ственно связанными с направлением ее протекания и величиной константы 

равновесия, являются: изменение энергии Гиббса (изобарно-изотермичес-

кого потенциала) ∆G для реакций, протекающих при постоянном давлении 

и температуре, и энергии Гельмгольца (изохорно-изотермического потен-

циала) ∆F для реакций, протекающих при постоянном объеме и темпера-
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туре. При равновесии ∆G=0 и ∆F=0 G и F достигают минимума. Термоди-

намические функции приводятся в виде их изменения (∆G, ∆F, ∆Н и т. д.). 

Изменение энергии Гиббса или Гельмгольца характеризует максимальную 

работу процесса и равно разности между соответствующим тепловым эффек-

том и связанной энергией системы (T∆S): STHG ∆−∆=∆ , STUF ∆−∆=∆ , где 

∆S – изменение энтропии при протекании химической реакции. 

Стехиометрическое уравнение реакции в общем виде записывается 

следующим образом:  

iiii AAAAАА ′′++′′+′′=+++ νννννν ...... 22112211  ,                   (1.13) 
где Аi – химический символ участников реакции;ν i – соответствующий 

стехиометрический коэффициент. 

В сокращенном виде уравнение (1.13) имеет вид: 

∑ ∑
= =

′′=
i

i

i

i

iiii AA
1 1

νν  .                                        (1.14) 

Тогда изменение какой-либо термодинамической характеристики реакции 

∆Y (∆Н, ∆S, ∆G и т. д.) можно рассчитать с помощью обобщенного уравнения: 

∑∑
==

−′′=∆
i

i

ii

i

i

ii YYY
11

νν
 
,                                    (1.15) 

где iY ′, iY  – мольные значения термодинамических функций веществ, отно-

сящиеся к продуктам реакции и исходным реагентам. 

Химическая реакция через некоторое время после ее начала приходит в 

равновесное состояние. В этом состоянии состав системы (концентрации 

или парциальные давления исходных веществ и продуктов) со временем не 

изменяется. Равновесное состояние химической реакции характеризуется 

константой равновесия. Практическое значение имеют константы равнове-

сия, выраженные через парциальное давление Кp или концентрации Кс (бо-

лее подробно о химическом равновесии см. в п. 1.4). 

Если все вещества (исходные и конечные), участвующие в реакции 

(1.13), находятся в стандартном состоянии, то в этом случае уравнение 

изотермы реакции (P=const; T=const) будет: 
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,ln0
pТ KRTG −=∆                                            (1.16) 

где 0
ТG∆  – стандартное изменение энергии Гиббса. 

Из последнего уравнения ./ln 0 RTGK Тp ∆−=  Соответственно для процес-

са, протекающего при V=const и T=const, ./ln 0 RTFK ТC ∆−=  

Для неидеальных (реальных) систем концентрации участников реакции 

необходимо заменить  активностью, а парциальные давления – летучестью. 

Знание константы равновесия химической реакции позволяет рассчи-

тать количественную сторону химического превращения, то есть количе-

ство веществ, вступающих в реакцию и образующихся в ходе ее протека-

ния. Обычно степень полноты реакции, ее завершенности характеризуется 

степенью превращения одного из реагирующих веществ. 

Степень превращения – это отношение количества вещества, вступив-

шего в реакцию x, к исходному количеству этого вещества n0: η = x/n0. Как 

видно из этого уравнения, степень превращения является своеобразным 

коэффициентом полезного действия реакции. Если химическая реакция за-

ключается в распаде какого-либо вещества, степень превращения обычно 

именуется как степень диссоциации. 

Степень превращения зависит от константы равновесия и от соотноше-

ния между исходными количествами реагентов. Конкретный вид связи меж-

ду этими величинами определяется стехиометрией химической реакции. 

 
 
1.2. Расчет теплового эффекта химической реакции. Закон Гесса 
 

Расчеты тепловых эффектов химических реакций базируются на ос-

новном законе термохимии, сформулированном в 1840 г. русским ученым 

Г. И. Гессом. Тепловой эффект реакции (при Р=const и V=const) не зависит 

от пути процесса (промежуточных стадий), а определяется только началь-

ным и конечным состоянием системы, то есть состоянием исходных ве-

ществ и продуктов реакции. 
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Закон Гесса играет важную роль в химической термодинамике, так как 

позволяет, зная тепловые эффекты одних химических реакций, рассчиты-

вать тепловые эффекты других реакций, которые протекают с участием тех 

же соединений, что и первые. Исходными данными для расчета стандарт-

ного теплового эффекта химической реакции служат стандартные теплоты 

образования  и сгорания веществ, участвующих в реакции. 

Стандартной теплотой образования называется тепловой эффект ре-

акции образования одного моля соединения из простых веществ в их ус-

тойчивых состояниях при Т = 298,15 К и стандартном давлении P = 

101,325 кПа (1 атм.). Стандартные теплоты (энтальпии) образования обо-

значаются о
f 298,∆Η  (formation – от англ. образование). Стандартные эн-

тальпии образования простых веществ в их устойчивых модификациях 

(при стандартных условиях) принимаются равными нулю. 

Из закона Гесса вытекает ряд следствий, два из которых позволяют 

вычислять тепловые эффекты химических реакций вида (1.13). 

Первое следствие из закона Гесса позволяет рассчитывать стандартный 

тепловой эффект химической реакции, исходя из стандартных теплот обра-

зования веществ, участвующих в реакции: 

( ) ( )0 0 0
298 ,298 ,298

1 1

i i

i f i fi i
i i

H H Hν ν
= =

′′∆ = ∆ − ∆∑ ∑  ,                       ( 1.17) 

где ,ν ν ′ − стехиометрические коэффициенты при соответствующем реаген-

те или продукте реакции. Энтальпии образования в стандартных условиях 

соединений можно найти в таблицах термодинамических данных [38]. Эн-

тальпия образования равна энтальпии разложения со знаком «минус». Вы-

числение стандартных тепловых эффектов реакций с участием органиче-

ских соединений, можно проводить  и по стандартным теплотам сгорания: 

∑ ∑
= =

′∆Η′−∆=∆
i

i

i

i

i

o

iii HH
1 1

298,сг
0

298,сг
0
298 )()( νν  .                   (1.18) 

Стандартной теплотой сгорания ( о
сг 298,∆Η ) называется тепловой эф-

фект реакции окисления данного соединения кислородом с образованием 

высших оксидов элементов, входящих в это соединение, отнесенный          
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к стандартным условиям (Т = 298 К, Р = 101,325 кПа). При этом элементы 

С, Н, N, S, Cl и Br, входящие в состав соединений, окисляются, соответст-

венно, до СО2, Н2О (ж.), N2, SO2, НСl и НВr. Теплоту сгорания обычно от-

носят к одному молю исходного вещества.  

Пересчет изменения термодинамического свойства реакции (теплового 

эффекта, энтропии и т.п.) с температуры 298,15 К на любую другую тем-

пературу требует сведений о теплоемкостях веществ участников реакции. 

Так, зависимости теплового эффекта, энтропии и энергии Гиббса химиче-

ской реакции от температуры в дифференциальной форме имеют вид: 

      ;
)( O

P

P

C
T

H
∆=





∂
∆∂      

T

C

T

S
O

P

P

∆
=





∂
∆∂ )( ;     

2T

H

T

G

P

∆
−=















 ∆
∂  , 

         

(1.19) 

где о
РС∆  – изменение теплоемкости системы в ходе реакции, при Р = const: 

      

O кон исх

P кон Р исх рС С Сν ν∆ = −∑ ∑ ,                       (1.20) 

где конисх νν ,  – число молей исходного вещества и конечных продуктов; 

,исх кон

р рС С  – мольные теплоемкости исходных веществ и конечных продуктов. 

Зависимость мольной теплоемкости вещества от температуры может 

быть выражена эмпирическим уравнением:  

Cpi = ai + bi Т + ci T
2 
+ c’ Т

–2 
+ di T

3 
.                            (1.21) 

При вычислении правой части уравнения (1.21) для реакции нужно 

сгруппировать выражения, содержащие ai , bi , ci, и рассчитать приращения: 
 

∆a =  ∑ νконaкон – ∑ νисхaисх ;     ∆b =  ∑ νконbкон – ∑ νисхbисх ; 
 
∆c =  ∑ νконcкон – ∑ νисхcисх ; ∆c, =  ∑ νкон(c

,)кон – ∑ νисх (c
,)исх;                    (1.22) 

 
∆d =  ∑ νконdкон – ∑ νисхdисх . 

 

Тогда уравнение (1.19) для теплового эффекта реакции приобретает вид: 









∂
∆∂

Т

Н )( 0

 = ∆Cpi = ∆a + ∆b Т + ∆c T
2 + ∆c’Т–2 + ∆d Т3 .         (1.23) 

После интегрирования имеем: 

∆Нo
Т

 = I1 + ∆aT + ∆bT2/2 + ∆c T
3/3 - ∆c’Т–1 + ∆d Т4 /4 .          (1.24) 
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На основе значений стандартных величин можно рассчитать энтальпию 

реакции ∆Нo
298 при температуре Т=298 К. Подстановкой в уравнение (1.24) 

значения ∆Нo
298  вместо ∆Нo

Т
  и Т=298 К можно определить постоянную ин-

тегрирования I1 и рассчитать энтальпию реакции по уравнению (1.24) при 

любой произвольной температуре (где действительно уравнение 1.21). 

Изменение энергии Гиббса во время реакции определяется уравнением: 

∆Go
T = I1 – ∆aT ln T – ∆b Т2/2 – ∆c T

3/6 – ∆c
,/2 Т –  ∆d Т4/12 + I2T .    (1.25) 

Если известно изменение энергии Гиббса  ∆Go
298 (298 K, 1 атм) во вре-

мя реакции, то, используя в уравнении (1.25) ∆Go
298  и Т=298 K, можно рас-

считать постоянную интегрирования I2. 

Если нет расчетных значений ∆Go
298, но известно значение изменения 

энтропии в стандартных условиях ∆So
298, то расчет первого может быть 

произведен по уравнению: 

∆Go
Т = ∆Ho

Т
 – Т∆So

Т ,                                       (1.26) 
где значение ∆So

Т
 на основании (1.25) может быть вычислено по уравне-

нию (1.27): 

∆So
Т

 = I3 + ∆a lnT + ∆b Т + ∆c T
2/2  – ∆c,

 Т
-2/2  + ∆d Т3/3 .      (1.27) 

Величина I3 рассчитывается, подставляя ∆So
298 и T=298 К в уравнение (1.27). 

Постоянная интегрирования I2 на основании уравнений (1.24 – 1.27) равна:  

I2 = ∆a – I3 ,                                                                        (1.28) 

и может быть использована для оценки точности выбора значений 
OOО SHС 298298298 ,, ∆∆∆  с использованием методов расчета с различными прибли-

жениями. Эти вычисления целесообразно проводить с использованием 

электронных таблиц [37]. 

Константа равновесия Кр связана с термодинамическими функциями, в 

частности, с энтальпией реакции ∆Но
Т

  и энтропией реакции ∆Sо
Т: 

- RT ln Kp = ∆Но
Т

 - T ∆Sо
Т = ∆Gо

Т,                          (1.29) 

где ∆Gо
Т – изменение стандартного изобарно-изотермического потенциала 

реакции (энергия Гиббса).    
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Из уравнения (1.19) следует, что знак температурного коэффициента 

теплового эффекта определяется знаком о
РС∆ ; при о

РС∆  > 0 тепловой эф-

фект реакции растет с увеличением температуры; при о
РС∆  < 0 уменьшает-

ся и, наконец, при о
РС∆  = 0 он не зависит от температуры. 

Зависимость изменения ∆Н 

от температуры обусловлена 

характером изменения о
РС∆  от 

Т. На рис.1.1 схематически 

изображены все случаи, кроме 

тех, когда кривые ( )исх

i

O

pС∑ ν  и 

( )∑
прод

i

O

PСν  расположены экви-

дистантно, вследствие чего ∆Н 

является линейной функцией 

температуры.  

Экстремумы на кривых ∆Н-

Т наблюдаются сравнительно 

редко, если интервалы выбран-

ных температур не очень вели-

ки. Однако сама возможность появления экстремума служит указанием на 

недопустимость значительной экстраполяции температурной зависимости 

теплового эффекта за пределы опытных данных или гарантированной точ-

ности.  

Интегрирование уравнения (1.19), выражающего зависимости ∆Но
Т = 

f(T), с использованием определенного интеграла позволяет получить урав-

нение Кирхгофа в интегральной форме, которое можно применить для 

расчета теплового эффекта при конкретной температуре: 

∆Но
т = ∆Но

298  + ∫
Т

298

∆Ср dT .                              (1.30) 

Если внутри рассматриваемого интервала температур один или не-

сколько участников реакции испытывают фазовые превращения, темпера-

турный интервал разбивают на несколько частей: 

Рис. 1. Зависимость изменения теплоемкости 
о
РС∆  в результате химической реакции  

и зависимость о
ТН∆  химической реакции  

от температуры Т 
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dTСHdTСНН

Т

РPТ ∫∫ ′′∆+∆±′∆+∆=∆
Тпревр.

Тпревр.

298

превр
0
298

0 ν   .                     (1.31) 

В каждую алгебраическую сумму pС ′∆  и pС ′′∆  входят теплоемкости тех 

фаз, которые устойчивы в данном интервале температур. Теплота превра-

щения (теплота фазового перехода) преврH∆  берется со своим или противо-

положным знаком в зависимости от принадлежности к продукту реакции 

или исходному веществу. 

Аналитическое вычисление теплового эффекта по уравнению (1.32) 

можно осуществить с учетом трех приближений. 

По первому приближению полагают, что ∆СР = 0. Учитывая (1.30), по-

лучается: 

298
о о

Т∆Η = ∆Η  .                                            (1.32) 
По второму приближению считают, что о

Р

о

Р СconstС 298,∆==∆ , тогда 

)298(298,298 −∆−∆Η=∆Η ТС о

Р

оо

Т ,                               (1.33) 

где о

РС 298,∆  определяют по уравнению (1.22). 

Для точных расчетов (третье приближение) полагают, что 

)(TfСP =∆ . Зависимости теплоемкости веществ от температуры удовле-

творительно описываются степенными рядами вида:  

для неорганических веществ – о

РС = a+bT+с΄T-2 ;                                     (1.34) 

для органических веществ –     о

РС = a+bT+cT2  ,                                       (1.35) 

где a, b, c, c’ – эмпирически найденные для каждого вещества коэффици-

енты. Причем, если среди участников химической реакции присутствуют 

неорганические и органические вещества, то степенной ряд записывают в 

виде: 

  ,/ 22
ТссТbТаС

о

Р
′∆+∆+∆+∆=∆                            (1.36) 

где ссbа ′∆∆∆∆ ,,,  рассчитывают по уравнениям вида (1.22). Тогда уравне-

ние (1.19) для определенного интервала температур примет вид: 

2 2 3 3 '
298

1 1
( 298) ( 298 ) ( 298 ) .

2 3 298
О О

Т

b c
Н Н a T T T c

T

∆ ∆  ∆ = ∆ + ∆ − + − + − − ∆ − 
 

    (1.37) 
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Представляет интерес расчет тепловых эффектов химических реакций, 

при наличии фазовых превращений в интервале температур от 298К до Т,  

с помощью функций ( оо

Т НН 298− ), которые вычислены при различных тем-

пературах и результаты сведены в справочные таблицы [7, 28]. При этом 

решение задачи для конкретного интервала температур значительно упро-

щается: 

    ),( 298298
оо

Т

оо

Т ННН −∆+∆Η=∆                              (1.38) 

                        ∑ ∑
= =

−−′−′=−∆
i

i

i

i

оо

Тi

оо

Тi

оо

Т НННННН
1 1

298298298 )()()( νν .            (1.39) 

Помимо этого, в справочной литературе [7] величины 
о

ТРС ÷298,  – 

средней изобарной (Р = 101,325 кПа) теплоемкости в интервале температур 

от 298 до Т для некоторых веществ приведены с учетом фазовых превра-

щений. Применение этих величин для приближенных расчетов позволяет 

получить уравнение:      

)298(298,298 −∆+∆Η=∆Η ÷ ТС
о

ТР
оо

Т .                    (1.40)  

Итак, при вычислении изменения энтальпии, энтропии, стандартной 

энергии Гиббса и константы равновесия по приведенным выше уравнени-

ям необходимо знать для каждого реагента и продукта реакции:  

– стандартную теплоту образования или сгорания                               ; 

– стандартную энтропию (So
298); 

– температурную зависимость теплоемкости СР =f(T).  

Следует отметить, что на практике dH определяют с применением теп-

лоемкости (dH=CdT), поэтому точность термодинамических расчетов опи-

рается на точность определения величины теплоемкости и аналитической 

зависимости изменения теплоемкости в различных интервалах температур. 

Необходимый численный материал, на котором основываются термохими-

ческие расчеты, обычно представляется в термохимических и термодина-

,298 ,298( ; )O О

f СГН H∆ ∆
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мических таблицах, в виде диаграмм, а также может быть вычислен с по-

мощью эмпирических, полуэмпирических методов и пакетов прикладных 

программ [39, 40, 41].  

 
 

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ЗАДАЧ 
 

Пример 1. Определить тепловой эффект реакции СН4 + Н2О(ж) = СО + 

3Н2 при стандартных условиях (Т = 298 К; Р = 101,325 кПа) с учетом агре-

гатного состояния веществ. Каким будет тепловой эффект указанной реак-

ции, если она протекает при 298 К в автоклаве при постоянном объеме? 

Решение. Для нахождения о

298∆Η  данной реакции можно воспользовать-

ся уравнениями (1.17) или (1.18). В справочнике [6] найдем соответствую-

щие величины о
f 298,∆Η  и о

сг 298,∆Η  и представим в таблице. 

Термодинамические свойства веществ 

Термодинамические 
свойства 

СН4 Н2О(ж) СО Н2 

о
f 298,∆Η , кДж/моль -74,85 -285,83 -110,53 0 

о
сг 298,∆Η ,кДж/моль -890,31 0 -282,92 -285,83* 

П р и м е ч а н и е . * – о
сг 298,∆Η , для водорода равна о

f 298,∆Η  жидкой воды.  

Воспользовавшись первым следствием из закона Гесса по формуле 

(1.17), получим: 

298 ,298 2 ,298 ,298 4 ,298 23 ( ) 1 ( ) 1 ( ) 1 ( )

(3 0 1 110,53) ( 285,83 1 74,85 1) 250,15 .

о o o o o

f f f fH CO CH H O

кДж

   ∆Η = ⋅∆Η + ⋅∆Η − ⋅∆Η + ⋅∆Η =   
⋅ − ⋅ − − ⋅ − ⋅ =

            

Рассчитаем эту же величину по формуле (1.18), выражающей второе 

следствие из закона Гесса: 

298 сг,298 4 сг,298 2 сг,298 сг,298 21 ( ) 1 ( ) 1 ( ) 3 ( )

( 890,31 0) ( 282,92 3 285,83) 250,10 .

о o o o oСH Н O CО H

кДж

   ∆Η = ⋅∆Η + ⋅∆Η − ⋅∆Η + ⋅∆Η =   
= − + − − − ⋅ =

 

Зная тепловой эффект реакции при постоянном давлении, определим 

тепловой эффект при постоянном объеме по уравнению (1.12): 
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298 298
oU RTν∆ = ∆Η − ∆ . 

Изменение числа молей газообразных участников реакции: ∆ν  = 4 – 1 = 3. 
3 3

298 250,15 10 3 8,314 298 242,72 10 .U Дж∆ = ⋅ − ⋅ ⋅ = ⋅  

 

Пример 2. Определить стандартную теплоту образования глицерина 

С3Н8О3, используя справочные данные для теплоты сгорания и образования. 

Решение. Из определения теплоты образования следует, что 

о
f 298,∆Η (С3Н8О3) есть тепловой эффект реакции:  

3С + 4Н2 + 3/2О2 = С3Н8О3(ж). 
Из уравнения (1.8) 

)()(4)(3)( 383298,2298,298,383298,298
жо

сг
о
сг

о
сг

o
f

о ОНСНСOHC ∆Η−∆Η+∆Η⋅=∆Η=∆Η
. 

Теплоты сгорания простых веществ при стандартных условиях числен-

но равны стандартной теплоте образования продукта сгорания, то есть для 

реакций 

 

 

из справочника [6, табл. 44, с. 75, 77] находим 

;/81,241)()( 2298,2298, молькДжОНН жо

f

о

сг −=∆Η=∆Η  

молькДжСОС о

f

о

сг /51,393)()( 2298,298, −=∆Η=∆Η . 

Теплоты сгорания органических веществ в стандартных условиях при-

ведены в [6, табл. 30, с. 45]:
 

./05,1661)( 383298, молькДжОНС жо

сг −=∆Η  

Тогда            298 ,298 3 8 3( )

[3 ( 393,51) 4 ( 285,83)] ( 1661,05) 662,8 / .

о o ж

f C H O

кДж моль

∆Η = ∆Η =

= ⋅ − + ⋅ − − − = −
 

По справочным данным эта величина равна -668,60 кДж/моль. 
 

Пример 3. Для химической реакции )(
2

)(
2

)2(
2

)(
3 2

2

3 ГГГ ОНСОООНСН +=+  

вывести аналитические зависимости теплового эффекта от температуры 

для случаев: 

1) о
Р

о
Р СconstС 298,∆==∆ ;   2) )(ТfС о

Р =∆ . 

)(

),()(2/1

298,22

2298,222

ССООС

НжОНОН

о

сг

о

сг

∆Η=+

∆Η=+
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Рассчитать тепловой эффект при Т=500К. Необходимые для расчета 

справочные данные приведены в таблице. 

Термодинамические свойства веществ 

Коэффициенты уравнения 
( )о

РС f Т=  
Вещества v 

,298 ,о

fН

кДж

моль
 

Кмоль

Дж

Со
Р

⋅

,298,

 
а b·103 с′·10-5 с·106 

Темпе-
ратур-

ный ин-
тервал, 

К 
СО2 1 -

393,51 
37,13 44,14 9,04 -8,54 - 298-

2500 
Н2О 2 -

241,81 
33,56 30,00 10,71 0,33 - 298-

2500 
СН3ОН 1 -

201,00 
43,90 15,28 105,2 - -31,04 298-

1000 
О2 3/2 0 29,36 31,46 3,39 -3,77 - 298-

3000 
 

Решение. В соответствии с уравнением Кирхгофа: ∫∆+∆Η=∆
Т

о

Р

оо

Т dТСН
298

298 , 

находим тепловой эффект химической реакции в стандартных условиях по 
уравнению (1.17): 

                   

298 ,298 ,298
1 1

,298 2 ,298 2 ,298 3 ,298 2

( ) ( )

3
( ) 2 ( ) ( ) ( )

2

i i
о o o

f i f i

i i

о о о о

f f f fСО Н О СН ОН О

ν ν
= =

′∆Η = ∆Η − ∆Η =

= ∆Η + ⋅∆Η −∆Η − ∆Η

∑ ∑
 

                  
298

3
393,51 2 ( 241,81) (201,00) 0 676,13 .

2
о кДж∆Η = − + ⋅ − − − ⋅ = −  

Знак минус перед тепловым эффектом означает, что тепло выделяется 

в результате реакции. 

Находим изменение теплоемкости по уравнению (1.23): 

[ ]

./31,1636,29
2

3
90,4356,35213,37

;)(
2

3
)()(2)(

298,

2298,3298,2298,2298,298,

КДжС

ОСОНСНСОНССОСС

о

Р

о

Р

о

Р

о

Р

о

Р

о

Р

=⋅−−⋅+=∆






 +−+=∆

 

Тогда, согласно второму приближению, имеем: 

∫ −+⋅−=⋅+⋅−=∆
Т

о

Т ТdТН
298

33 )298(31,161013,67631,161013,676  

После преобразований получаем для данной реакции аналитическую 

зависимость )(ТfН =∆ :  
3680,99 10 16,31 .Т Т∆Η = − ⋅ +  
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Определяем тепловой эффект реакции при Т = 500 К: 

ДжН 33
500 1084,67250031,161099,680 ⋅−=⋅+⋅−= . 

Определим тепловой эффект по третьему приближению. Находим из-

менение теплоемкости в виде уравнения: 

22 /ТссТbТаСо
Р ′∆+∆+∆+∆=∆ , 

где ∑ ∑
= =

−′=∆
i

i

i

i

исхiiконii aaа
1 1

.. )()( νν
  

∑ ∑
= =

−′=∆
i

i

i

i

исхiiконii bbb
1 1

.. )()( νν  и так далее. 

 

Необходимо учитывать, что в таблицах даны величины b · 103,     

с′  · 10-5, с · 106. Тогда сами величины коэффициентов определяются 

как b = х · 10-3, с′  = х · 105, с = х · 10-6, где х – значение соответст-

вующей величины коэффициента, приведенной в таблице. 
 

3 6 5

3
(44,14 2 30) (15,28 31,46) 41,67;

2

79,82 10 ; 31,04 10 ; 2,23 10 .

а

b с с− −

∆ = + ⋅ − + ⋅ =

′∆ = − ⋅ ∆ = ⋅ ∆ = − ⋅
 

Таким образом, для данной реакции уравнение зависимости изменения 

теплоемкости от температуры будет:  

25263 1023,21004,311082,7967,41 −−− ⋅−⋅+⋅−=∆ ТТТСо

Р . 

Подставляя полученную зависимость в уравнение Кирхгофа и интег-

рируя в пределах от 298 до Т (Т ≤ 1000 К), получим: 

Т
ТТТ

Т
Т

ТТ

ТТТ

dТСН

Т

о

Т

о

Р

оо

Т

5
36233

5336

2233

298

25263
298

298

298

1023,2
1035,101091,3967,4110023,686

)
298

11
(1023,2)298(1003,313/1

)298(1082,792/1)298(67,411013,676

)1023,21004,311082,7967,41(

⋅
+⋅+⋅−⋅+⋅−=

=−⋅+−⋅⋅+

+−⋅⋅−−+⋅−=

=⋅−⋅+⋅−+∆Η=

=⋅∆+∆Η=∆

−−

−

−

−−−∫

∫

 

Для температуры 500К: Джо 3
500 1043,673 ⋅−=∆Η .     
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Используя выведенную аналитическую зависимость )(0 ТfH Т =∆ , 

можно рассчитать тепловой эффект реакции при различных температурах, 

необходимо только помнить, что выведенное уравнение )(ТfCp =∆  дейст-

вительно в том интервале температур, для которого справедливы эмпири-

ческие коэффициенты a, b, c, c’ (для данного примера 298–1000 К). 

Пример 4. Определить тепловой эффект реакции 2NaOH+CО2 = 

Na2СО3+Н2О при 700 К и 1,0133 · 105 н/м2. 

Решение. В справочной литературе [6, табл. 33] находим термодинами-

ческие свойства участников реакции в стандартных условиях и записываем 

их в виде таблицы.  

Термодинамические свойства веществ 

Коэффициенты уравнения 
)(ТfС о

Р =  

Темпе-
ратур-

ный ин-
тервал, 

K 

Вещество 

Фазо-
вое 
сос-

тояние моль

кДж

Н
о

f ,
298

∆
 

Кмоль

Дж

S о

⋅

,298

 
а b·103 с′·10-5  

NaOH-α тв -426,35 64,43 7,34 125,00 13,38 298-566 
NaOH ж - - 89,58 -5,86 - 595-1000 
Na2CO3-α тв -1130,8 138,80 70,63 135,60 - 298-723 
CO2 г -393,51 213,66 44,14 9,04 -8,54 298-2500 
H2O г -241,81 188,72 30,00 10,71 0,33 298-2500 

 

В соответствии с уравнением: 

298 ,298 2 3 ,298 2 ,298

,298 2

( ) ( ) 2 ( )

( ) 1130,80 241,81 2 426,35 393,51 126, 4 .

о о о о

f f f

о

f

Na СО Н О NaОН

CО кДж

∆Η = ∆Η + ∆Η − ⋅∆Η −

−∆Η = − − + ⋅ + = −
 

Для пересчета термодинамической характеристики реакции с темпера-

туры 298 К на температуру 700 К необходимо учесть, что в этом интервале 

температур NaOH испытывает фазовое превращение: 
( )

. .595 , ; 6,36 / .ж о

пл плТ К NaOH NaOH кДж мольα−= → ∆Η =
 

Для определения температурного прироста термодинамических функ-

ций используем сведения о теплоемкости участников реакции (см. табли-

цу). Для определения энтальпии реакции при 700 К применим уравнение 

(1.21): 
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∫ ∫ ⋅
″

∆+∆Η−⋅
′

∆+∆Η=∆
595

298

700

595

.298700 2 dТСdТСН Р

о

плР

оо  

Рассчитываем изменение теплоемкости о
РС∆ : 

2 3 2 2( ) ( ) 2 ( ) ( )о о o o o

Р Р P P PС С Na CO C H O C NaOH C CO∆ = + − − . 

Необходимо отметить, что в каждом интервале используется теплоем-

кость тех фаз, которые устойчивы в данном интервале температур. Таким 

образом, для Т = 298–595 К : 

КДжТТТ

ТТТ

ТТТ

COCNaOHCOHCCONaСС o

P

твo

P

o

P

о

Р

о

Р

/1089,171073,11281,41)1054,8

1004,914,44()1038,131000,12534,7(2

)1033,01071,1000,30()106,13563,70(

)()(2)()(

25325

3253

2533

2
.

232

−−−

−−−

−−−

⋅−⋅−=⋅−

−⋅+−⋅+⋅+−

−⋅+⋅++⋅+

=−−+=
′

∆

 

Для Т = 595-700 К: 

КДжТТТ

ТТТ

ТТТ

COCNaOHCOHCCONaСС o

P

жo

P

o

P

о

Р

о

Р

/1089,171073,11281,41)1054,8

1004,914,44()1038,131000,12534,7(2

)1033,01071,1000,30()106,13563,70(

)()(2)()(

25325

3253

2533

2232

−−−

−−−

−−−

⋅−⋅−=⋅−

−⋅+−⋅+⋅+−

−⋅+⋅++⋅+

=−−+=
″

∆

 

Подставляя полученные значения ∆СР в интегралы и используя 
оН298  

для стандартных условий, имеем: 

∫

∫

−=⋅+⋅+−+⋅−

−⋅−⋅−+−=∆

−−

−−

700

298

253

595

298

253
700

147622)1087,81099,14867,122(63602

)1089,171073,11281,41(126400

ДжdTТТ

dTТТН о

 

 

Пример 5. Оценить тепловой эффект химической реакции, рассмот-

ренной в примере 4, при 700 К и стандартном давлении с помощью таблиц 

функций ( оо
Т НН 298− ). 

Решение. Напомним, что если в рассматриваемом интервале темпера-

тур участники реакции претерпевают фазовые превращения, то прибли-

женный расчет можно осуществить по уравнению (1.40). 
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Из справочника [7, с. 130 или 8, с. 474] находим высокотемпературные 

составляющие энтальпии оо
Т НН 298−  (см. таблицу), а тепловой эффект ре-

акции в стандартных условиях используем из предыдущего примера 

( кДжН о 4,126298 −=∆ ). 

Высокотемпературные составляющие энтальпии 

Вещество 
NaOH-α Na2CO3-α 

ГСО2  ГОН2  

молькДжНН оо /,298700 −  
42,748 58,155 17,782 14,226 

 

кДжНН оо 897,30782,17748,422226,14155,58)( 298700 −=−⋅−+=−∆  

и окончательно имеем )( 298298
оо

Т
оо

Т Η−Η∆+∆Η=∆Η  

кДжН о 297,157897,30400,126700 −=−−= . 

 
 

1.3. Расчет изменения энтропии и энергии Гиббса реакции 
 

Исходя из основного уравнения второго закона термодинамики, необ-

ходимо учитывать, что:  

– только в изолированной системе энтропия как функция состояния 

определяет направленность процесса и состояние равновесия независимо 

от характера процесса; 

– в неизолированных (реальных) системах при соответствующих усло-

виях направленность процессов, их состояние равновесия и движущая сила 

процесса определяется с помощью термодинамических потенциалов:         

G – энергия Гиббса (p = const; T = const); F – энергия Гельмгольца;             

(V = const; T = const);  U – внутренняя энергия (V = const; S = const);           

Н – энтальпия (р = const; S = const). 

Все термодинамические потенциалы являются свойствами системы 

при любых условиях, но направленность процессов они определяют только 

при постоянстве соответствующих двух параметров. На практике боль-

шинство процессов протекает при р, Т = const или V, T = const. Таким об-
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разом, в этих условиях изменение энергии Гиббса (∆G) или энергии 

Гельмгольца (∆F) характеризует максимальную работу процесса:  

STUFSTHG ∆−∆=∆∆−∆=∆ ; .                              (1.41) 
Для практических расчетов пользуются абсолютными значениями эн-

тропии в стандартном состоянии, вычисленными при помощи постулата 

Планка и сведенными в справочные таблицы, например [6, 7]. 

В справочниках, как правило, энтропия дается для стандартных усло-

вий: оS298 . Стандартное значение энтропии при температуре Т обозначает-

ся о
ТS . Изменение энтропии химической реакции в стандартных условиях 

подсчитывается:  

( ) ( )298 298 298
1 1

i i
о o o

i i
i i

S S Sν ν
= =

′
∆ = −∑ ∑  .                           (1.42) 

Пересчет ее с температуры 298 К на любую другую осуществляется по 

формуле: 

0

298

298

T

o о P
T

C
S S dT

T

∆
∆ = ∆ + ⋅∫

                                    
(1.43) 

При наличии фазового перехода интервал интегрирования разбивается 

на отдельные участки: 

         

. .

. .

0 0
. .

298
. .298

,
ф п

ф п

T Т
ф пo о P P

T

ф п Т

HC C
S S dT dT

T T T
υ

′′∆∆ ∆
∆ = ∆ + ⋅ ± ⋅ +∫ ∫         (1.44) 

где . . . . . .ф п ф п ф пS H T∆ = ∆  

 
 

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ЗАДАЧ 
 

Определить изменение энтропии химической реакции 2NaOH + CO2 = 

Na2CO3 + H2O  при 500 К и 700 К и давлении, равном 1,0133 · 105 н/м2. 

Решение. В справочной литературе [6] находим необходимые термоди-

намические данные участников реакции в стандартных условиях и записы-

ваем их в виде таблицы.  
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Термодинамические свойства веществ 

Коэффициенты уравнения, 
)(ТfС о

Р =  Вещество 
Фазо-

вое сос-
тоян. Кмоль

Дж

S о

⋅

,298

 а b·103 с′·10-5 

Темпера-
турный 

интервал, 
К 

NaOH-α тв 64,43 7,34 125,00 13,38 298-566 

NaOH ж - 89,58 -5,86 - 595-1000 

Na2CO3-α тв 138,80 70,63 135,60 - 298-723 

CO2 г 213,66 44,14 9,04 -8,54 298-2500 
H2O г 188,72 30,00 10,71 0,33 298-2500 

 

В соответствии с уравнением (1.42) при стандартных условиях измене-

ние энтропии химической реакции равно: 

298 298 2 3 298 2 298 298 2( ) ( ) 2 ( ) ( )

138,80 188,72 2 64,43 213,66 15,00 / .

о о о о оS S Na СО S Н О S NaОН S CО

Дж К

∆ = + − − =

= + − ⋅ − = −
 

Для пересчета изменения энтропии реакции с температуры 298 К на 

температуру 500 К воспользуемся уравнением (1.41). 

Изменение теплоемкости о
РС∆  рассчитываем в соответствии с уравне-

нием (1.37), если )(ТfСо
Р =∆ , то для температурного интервала 298–595 К. 

253

2232

1089,171073,11281,41

)()(2)()(
−− ⋅−⋅−=

=−−+=∆

ТТ

COCNaOHCOHCCONaСС o

P

o

P

o

P

о

Р

о

Р

 

Подставляя полученную зависимость в уравнение (1.43) и используя 

оS298∆  для стандартных условий, получаем 

∫ −=⋅−⋅−+−=∆ −−
500

298

253
500 /62,22]/)1089,171073,11281,41[(0,15 КДжdTТТТS о

. 

Для пересчета термодинамической характеристики реакции с темпера-

туры 298 К на температуру 700 К необходимо учесть, что в этом интервале 

температур NaOH испытывает фазовое превращение: 

( )
. .595 , ; 6,36 / .тв ж о

пл плТ К NaOH NaOH кДж моль= → ∆Η =  

Для определения температурного прироста термодинамических функ-

ций используем сведения о теплоемкости участников реакции, учитывая, 
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что в каждом интервале используется теплоемкость тех фаз, которые ус-

тойчивы в данном интервале температур. 

Таким образом, для Т = 298–596 К: 

253 1089,171073,11281,41 −− ⋅−⋅−=
′

∆ ТТС о

Р ; 

для Т = 595-700 К (см. пример 4) 

253

2232

1087,81099,14867,122

)()(2)()(
−− ⋅+⋅+−=

=−−+=
″

∆

ТТ

COCNaOHCOHCCONaСС o

P

жo

P

o

P

о

Р

о

Р  

Подставляем в уравнение (1.44): 

595 700
.

700 298
.298 595

595
3 5 2

298

700
298 3 5 2

595

2

15, 0 [(41,81 112, 73 10 17,89 10 ) / ]

2(6360 / 595) [( 122, 67 148,99 10 8,87 10 ) / ]

38 / .

оo о
o о плP Р

пл

C С
S S dT dT

T Т Т

Т Т Т dT

Т Т Т dT

Дж К

− −

− −

′ ″∆Η∆ ∆
∆ = ∆ + − ⋅ + =

= − + − ⋅ − ⋅ −

− + − + ⋅ + ⋅ =

= −

∫ ∫

∫

∫

 Значение теплоты плавления для исходных реагентов берется со зна-

ком минус.     

 
 

1.3.1. Расчет изменения стандартной энергии Гиббса 
 

В изолированных системах, как уже отмечалось ранее, критерием на-

правления процесса является энтропия. 

В открытых системах о направлении процесса и равновесии в системе 

при Р, Т = const судят по изменению энергии Гиббса (процесс идет в от-

крытом аппарате), а при V, T = const – по изменению энергии Гельмгольца 

(процесс протекает в автоклаве). 

Термодинамическая возможность реакции определяется знаком изме-

нения энергии Гиббса (Р, Т = const) или энергии Гельмгольца (V, T = 

const). Используя данные, приводимые в справочниках, по термодинами-

ческим свойствам веществ можно рассчитать стандартное изменение этих 
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функций (∆Go, ∆Fo) по уравнению (1.15). В принципе эту характеристику 

можно использовать для оценки термодинамической вероятности реакции. 

Если в справочнике приводятся значения стандартного изменения изо-

барно-изотермического потенциала, то вопрос о возможном протекании 

химической реакции можно решить, используя уравнение: 

( ) ( )0 0
298 ,298 ,298

1 1

.
i i

о

f f

i ii i

G G Gν ν
= =

′
∆ = ∆ − ∆∑ ∑                             (1.45) 

При ∆Go < 0 реакция самопроизвольно протекает в прямом направле-

нии (слева направо); при ∆Go > 0 реакция самопроизвольно будет прохо-

дить только в обратном направлении, кроме того, ∆Go позволяет опреде-

лить главную термодинамическую характеристику реакции – константу 

химического равновесия, а через нее выход любого продукта реакции. 

Расчет константы равновесия можно осуществить по стандартному 

значению изменения энергии Гиббса на основании уравнения изотермы 

реакции (1.16). Для вычисления изменения стандартной энергии Гиббса 

можно воспользоваться энтропийным методом расчета или методом Тем-

кина-Шварцмана. 

 
 

1.3.2. Энтропийный метод расчета изменения энергии Гиббса 
 

В основе этого метода лежит известное термодинамическое уравнение 

o

T

o

T

o

T STHG ∆−∆=∆ .                                    (1.46) 

Исходными данными для расчета служат 
0
298

0
298, , SH f ∆∆  и теплоемкости 

веществ, участвующих в реакции. Вначале по формулам (1.17) и (1.30) оп-

ределяют тепловой эффект и изменение энтропии реакции в стандартных 

условиях. Далее по уравнениям (1.42) и (1.43) производят перерасчет этих 

величин с температуры 298 К на любую температуру. Если в исследуемом 

интервале температур участники реакции претерпевают фазовые превра-

щения, то интервал интегрирования разбивается на отдельные участки в 
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соответствии с выражениями (1.31) и (1.44). Расчет изменения энергии 

Гиббса можно провести в трех приближениях.  

В первом приближении полагают, что 0=∆ о

РС , тогда  

ooo

T STG 298298 ∆−∆Η=∆ . 
Использование этого уравнения дает удовлетворительные результаты, 

если о
РС∆  в реакции невелико, что имеет место при небольшой степени 

превращения или невысоком содержании реагентов в газовой смеси 

(большое содержание инертных примесей). 

Во втором приближении полагают, что 
о

Р

о

Р CconstС 298,∆==∆ , тогда 

( )298 298 ,298 298 ln .298
o o o о

T Р
TG T S С Т Т ∆ = ∆Η − ∆ + ∆ − −

   

Второе приближение энтропийного метода в литературе известно под 

названием приближения Улиха, который придал последней формуле вид: 

                              298 298 ,298 ( )o o o о

T РG T S С Т f T∆ = ∆Η − ⋅∆ − ∆ ⋅ ⋅ .                    (1.47) 
 

Значения функции Улиха 

Т, К Т · f(Т) Т, К Т · f(Т) Т, К Т · f(Т) Т, К Т · f(Т) 
298 0,00 1000 508,30 1700 1557,48 2400 2903,65 
400 15,69 1100 634,16 1800 1734,45 2500 3114,27 
500 56,65 1200 769,12 1900 1916,97 2600 3328,89 
600 117,74 1300 912,42 2000 2104,7 2750 3547,35 
700 195,58 1400 963,43 2100 2297,55 2800 3769,53 
800 287.76 1500 1221,58 2200 2495,10 2900 3995,27 
900 392,46 1600 1386,40 2300 2697,20 3000 4224,46 
 
Решение задачи с применением третьего приближения рассмотрено в 

примере 2. 

 
1.3.3. Метод Темкина-Шварцмана 

 

Если в рассматриваемом интервале температур вещества, участвующие 

в реакции, не испытывают фазовых превращений, расчет энтропийным ме-

тодом значительно облегчают вспомогательные таблицы, составленные   

М. А. Темкиным и Л. А. Шварцманом. Если теплоемкость веществ, участ-

вующих в реакции, выражена с помощью уравнений (1.36) и (1.37), то 
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),( 221298298 сМсМbМаМТSTG о

ooo

T
′∆+∆+∆+∆−∆⋅−∆Η=∆ −       (1.48) 

где ссbа ′∆∆∆∆ ,,,  – алгебраические суммы коэффициентов в темпера-

турном ряду теплоемкости реакции, вычисленные в соответствии с форму-

лой (1.25), а величины 221 ,,, −ММММо  для различных температур рас-

считаны и приведены в справочной литературе [6]. 

 
ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ЗАДАЧ 

 

Пример 1. Возможен ли процесс получения анилина из хлорбензола и 

аммиака по уравнению )()(
256

)(
3

)(
56

гжгж НСlNHНСNHСlНС +=+ , если извест-

ны стандартные изменения изобарного потенциала образования веществ, 

входящих в данную реакцию? 

Решение. Из справочника [6] находим стандартные изменения изобар-

ного потенциала образования веществ, входящих в данную реакцию. Для 

расчета ∆Go используем уравнение:  

095,12340,19863,1628,9510,153)(

)()()(

3298,

56298,298,256298,298

<−=−+−=∆−

−∆−∆+∆=∆

кДжNHG

ClHCGНClGNHHCGG

о

f

о

f

о

f

о

f

о

 

Следовательно, данная реакция может протекать самопроизвольно в 

прямом направлении при стандартных условиях. 
 

Пример 2. Определить стандартное изменение энергии Гиббса при 

температуре 500 К для реакции )(
3

)()(
22 ггг

ОНСНСОН =+ с помощью трех 

приближений. 

Решение. Расчет ведется энтропийным методом (исходные данные при-

ведены в таблице). 

Термодинамические свойства веществ 

Коэффициенты уравнения )(ТfС о

Р =  Веще-
ство 

моль

кДж

Н
о

f 298,∆
 

Кмоль

Дж

S о

⋅

,298

 а b·103 с·106 с′·10-5 

Темпера-
турный  

интервал 

H2 0 130,52 27,28 3,26 - 0,5 298-3000 
CO -110,53 197,55 28,41 4,10 - -0,46 298-2500 
CH3OH -201,00 239,76 15,28 105,2 -31,04 - 298-1000 
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Сначала определяем термодинамические характеристики реакции в 

стандартных условиях. Тепловой эффект реакции при 298 К рассчитываем 

по уравнению:  

298 ,298 3 ,298( ) ( )

201,00 ( 110,53) 90.47 90470 .

о о г o г

f fН Н СН OН Н СO

кДж Дж

∆ = ∆ −∆ =

= − − − = − = −
 

Изменение энтропии реакции при 298 К определяем по уравнению: 

298 298 3 298 2 298( ) 2 ( ) ( )

239,76 2 130,52 197,55 218,83 /

о о г о г о гS S СН OН S Н S CО

Дж К

∆ = − − =

= − ⋅ − = −
 

Первое приближение.  Полагаем 00 =∆ РС , тогда 

ДжSТНG

SSНН

ооо

Т

oо

Т

оо

Т

18945)83,218(50090470

;;

298298

298298

=−−−=∆⋅−∆=∆

∆=∆∆=∆
 

0
TG∆ > 0, то есть реакция самопроизвольно протекает в обратном на-

правлении. 

Второе приближение. Для расчета во втором приближении надо под-

считать алгебраическую сумму теплоемкостей для 298 К: 

,298 44,13 (2 28,83 29,14) 42,67 / ,о

РС Дж К∆ = − ⋅ + = −  тогда  

500 298 ,298(500 298) 90470 42,67 202 99089 ,о о о

РН Н С Дж∆ = ∆ + ∆ − = − − ⋅ = −

500 298 ,298 ln(500 / 298) 218,83 42,67 ln 500 / 298

240,90 /

о о о

РS S С

Дж К

∆ = ∆ + ∆ = − − =

= −
 

Таким образом, во втором приближении 

500 500 500 99089 500( 240,90) 21361 .о о оG Н Т S Дж∆ = ∆ − ⋅∆ = − − − =  
К этому результату можно было бы прийти более коротким путем, ис-

пользуя формулу и значение функции Улиха для 500 К (56,65), найденное 

по таблице: 

500 90470 500(218,83) ( 42,67) 56,65 21361 .оG Дж∆ = − − − − ⋅ =  

Третье приближение. С помощью формулы (1.25) рассчитываем для 

реакции изменение теплоемкости ∆СР как функцию температуры, исполь-

зуя для каждого вещества соответствующий температурный ряд (см. при-

мер 3): 
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КДжТТТ

ТссТbТаС о

Р

/1004,311054,01058,9469,67

/
26253

22

−−−

−

⋅−⋅+⋅+−=

=′∆+∆+∆+∆=∆

,  

где, например,  
 

1 1

3 5 6

( ) ( ) 15,28 28,41 2 27,28 67,69

94.58 10 ; 0.54 10 ; 31.04 10 ,тогда :

i i

i i i

i i

а a a

b c c

ν ν
= =

− −

′∆ = − = − − ⋅ = −

′∆ = ⋅ ∆ = ⋅ ∆ = − ⋅

∑ ∑
 

500 500
3 5 2

500 298

298 298

6 2

90470 ( 67,69 94,58 10 0,54 10

31,04 10 ) 97440, 4 ,

o о о

РН Н С dT Т Т

Т dT Дж

− −

−

∆ = ∆ + ∆ = − + − + ⋅ − ⋅ −

− ⋅ = −

∫ ∫  

КДж

dT
T

T
T

T
T

T
T

dT
T

C
SS

o

Pоo

/07,237

1004,311054,01058,9469,6783,218
500

298

26253

500

298

298500

−=

=





 ⋅−⋅+⋅+−+−=

=
∆

+∆=∆

∫

∫
−−−

 

Следовательно, ДжGо 21094)07,237(50040,97440500 =−−−=∆ . 

Расчет изменения энергии Гиббса для рассматриваемой реакции можно 

провести методом Темкина-Шварцмана. Согласно уравнению (1.48): 

).(500500 221298298500 сМсМbМаМSG о

ooo ′∆+∆+∆+∆−∆−∆Η=∆ −  

Для Т = 500 К по справочнику [6] находим Мо = 0,1133; М1 = 0,0407 · 

103; М2 = 0,0140 · 106; М-2 = 0,09116 · 10-5. 

Для рассматриваемой реакции ∆а = -67,69; ∆b = 94,58 · 10-3;   ∆с′ = 0,54 

· 105; ∆с = -31,04 · 10-6, следовательно, 

3 3
500

5 5 6 6

90470 500( 218,83) 500(0,1133 ( 67,69) 0,0407 10 94,58 10

0,09116 10 0,054 10 0,0140 10 ( 31,04) 10 ) 21048 .

oG

Дж

−

− −

∆ = − − − − ⋅ − + ⋅ ⋅ ⋅ +

+ ⋅ ⋅ ⋅ + ⋅ ⋅ − ⋅ =
 

Точность приближенных расчетов изменения энергии Гиббса можно 

дополнительно оценить на примере реакции СН4 + Н2О = СО + 3Н2        

(см. таблицу). 
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Значения о
ТG∆ , полученные различными методами 

Значения о
ТG∆  (в Дж) при температуре Метод расчета о

ТG∆  

700 К 1100 К 1500 К 

Первое приближение 55832 -3010 -116075 
Второе приближение 46662 -59909 -173467 
Третье приближение 48378 -52636 -153693 
Метод Темкина-Шварцмана 47981 -52373 -156423 
Точный расчет 47984 -52599 -154363 

 
 

1.4. Химическое равновесие 
 

1.4.1. Равновесие гомогенных химических реакций.  

Константа равновесия 
 

Анализ любого химического процесса заключается не только в уста-

новлении его энергетического состояния и направления протекания в за-

данных условиях, но и в выявлении степени его завершенности. Термоди-

намической характеристикой, определяющей степень полноты реакции, 

глубину превращения исходных веществ в продукты, является константа 

химического равновесия. Знание этой характеристики позволяет рассчи-

тать величину (степень превращения), непосредственно связанную с коли-

чеством вещества, вступившего в химическую реакцию или образовавше-

гося в ходе ее протекания. Кроме того, константа равновесия служит осно-

вой для определения состава газовой смеси в равновесном состоянии. 

Химическое равновесие – это динамичный процесс, складывающийся из 

прямой и обратной реакций. Если для реакции v1А1 + v2A2       v3А3 + v4A4. 

известны равновесные концентрации СА1, СА2, С
`
А3, С

`
А4  и химические по-

тенциалы участников реакции в состоянии равновесия, то, учитывая усло-

вия равновесия химических реакций и зависимость химического потенциа-

ла от концентрации, имеем, с учетом преобразований для идеальных сис-

тем, следующее соотношение: 

                                 

3 4

3 4

1 2

1 2

v v

А А

С v v

А А

С С
К

С С

⋅
=

⋅  .                                         (1.49)  
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Уравнение (1.29) отражает закон действующих масс и описывает со-

стояние достигнутого равновесия, когда количества реагирующих веществ 

выражены через концентрации. 

Аналогично можно показать, что если реакция протекает между веще-

ствами, количества которых выражены через парциальные давления (Pi) 

или мольные доли (Ni), то 

                                            

3 4

3 4

1 2

1 2

;
v v

А А

Р v v

А А

Р Р
К

Р Р

⋅
=

⋅
                                          (1.50) 

                                           

3 4

3 4

1 2

1 2

,
v v

А А

N v v

А А

N N
К

N N

⋅
=

⋅
                                          (1.51) 

где KC, KP, KN  – константы равновесия, полученные при различных спосо-

бах выражения составов реагирующих систем. 

Взаимосвязь между константами, выраженными уравнениями (1.49-

1.51), устанавливается соотношением 

                     
v

N
v

CP PKRTKK ∆∆ ⋅=⋅= )( ,                          (1.52)  
где ∆v = (v3 + v4) - (v1 +v2) – изменение числа молей газообразных веществ 

в ходе реакций; Р – общее давление. 

При ∆v = 0 значения констант равновесия совпадают: 

КР = КС = KN.                                            (1.53) 
В этом случае для определения константы равновесия можно вместо 

концентраций использовать пропорциональные им величины, например, 

число молей реагирующих веществ, объемные проценты. 

Для реальных гомогенных систем химические потенциалы описывают-

ся уравнениями 

                                  lno

i i iRT fµ µ= + ,                                      (1.54) 

                               i
o
ii аRT ln+= µµ ,                                   (1.55) 

где fi и ai – фугитивности и активности компонентов, то есть величины, 

подстановка которых, вместо давления и концентрации в уравнения для 

идеальных систем, делает их пригодными для описания реальных систем; 

o
iµ  – стандартный химический потенциал (при fi = 1 и аi = 1).  
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Подставив порознь уравнения (1.53) и (1.54) в уравнение 0=∆∑ ii νµ  и 

проведя преобразования для указанного химического процесса, можно за-

писать: 

2

2

1

1

4

4

3

3

v

А

v

А

v

А

v

А
f

ff

ff
К

⋅

⋅
=  ;                                           (1.56) 

2

2

1

1

4

4

3

3

v

А

v

А

v

А

v

А
a

aa

aa
К

⋅

⋅
=  .                                             (1.57) 

Соотношения (1.49–1.51 и 1.56, 1.57) являются математическими вы-

ражениями закона действующих масс, который может быть сформулиро-

ван следующим образом: отношение произведения равновесных концен-

траций (активностей, парциальных давлений, летучести) продуктов реак-

ций, взятых в степенях, равных их стехиометрическим коэффициентам к 

аналогичному произведению для исходных веществ при данной темпера-

туре, есть величина постоянная, называемая константой равновесия хими-

ческой реакции. 

Константы равновесия зависят от природы реагирующих веществ, тем-

пературы и не зависят от концентрации (КС, KN), давления (КР), активности 

(Ка ), фугитивности (Кf ). 

Константа равновесия, выраженная для химической реакции, проходя-

щей в идеальной газовой фазе через относительные парциальные равно-

весные давления, называется стандартной константой равновесия (Ко
): 

3 4

3 4

1 2

1 2

v v

А Ао

v v

А А

Р Р
К

Р Р

⋅
=

⋅

% %

% %   ,                                          (1.58) 

где Р
~

А1, Р
~

A2, Р
~

A3, Р
~

A4 – относительные парциальные давления индивиду-

альных веществ в реакционной системе в состоянии равновесия; 

0 ,i
P

Р
P

=%

                                               
(1.59) 

где Рi – парциональное давление газа; Р
0 – стандартное давление 

(1,01325·105Па, 760 мм рт.ст.).  
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Константы равновесия КС, КР, KN ,Ka.,Kf являются эмпирическими. 

Стандартная константа К
о
 может быть рассчитана по соответствующим 

значениям ∆G°, ∆Н°, ∆S°. На основе соотношений ,i iР N P= ⋅% %
  0 ,i

i

P
Р

P
=%

      

0
i

i

C RT
Р

P

⋅=% , где Р
~

 – относительное общее давление, выведены уравнения, 

устанавливающие взаимосвязь констант равновесия KN   KP   KC со стан-

дартной константой равновесия Ко
: 

( )o v

NK K P −∆= ⋅ %
; 

( )о о v

PK K P ∆= ⋅
; 

v

o

C o

R T
K K

P

− ∆
 = ⋅  
  .

 

Если Р° = 1 атм или ∆v = 0, то КР = К
о
. Стандартная константа равнове-

сия Ко
, а также константы KN  Ka  Kf выражаются через относительные ве-

личины, поэтому они не имеют размерности. Константы равновесия КС, КР 

безразмерны только для реакций, идущих без изменения числа молей газо-

образных участников. В остальных случаях КР имеет разность давления в 

степени ∆v, а КС - размерность концентрации в степени ∆v. 

 
 
1.4.2. Химическое сродство. Уравнение изотермы Вант-Гоффа 

 

Химическое сродство – способность данных веществ вступать в хи-

мическое взаимодействие между собой. Количественно химическое срод-

ство определяется изменением свободной энергии Гиббса ∆G (при Р = 

const; Т = const) или изменением свободной энергии Гельмольца ∆F (при 

V=const; Т = const). Химические реакции самопроизвольно идут до насту-

пления равновесия. К равновесию система может подойти с двух сторон.     

В зависимости от исходного состава реагирующих веществ самопроиз-

вольно пойдет либо прямая, либо обратная реакция. Рассчитать ∆G или 

∆F при переходе из неравновесного исходного состояния в равновесное и 

связать возможное направление реакции с исходным составом реагирую-

щих веществ позволяют уравнения изотермы химической реакции Вант-

Гоффа. 
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Для химической реакции v1А1 + v2A2              v3А3 + v4A4  уравнения изо-

термы могут быть записаны следующим образом: 

при Т = const и Р = const 

;lnln
2

2

1

1

4

4

3

3





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
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
−

′⋅′

′⋅′
=∆ Pv

A

v
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v
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v
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PP

PP
RTG                          (1.60) 

при Т = const и V = const 

;lnln
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где КР и КС – константы равновесия; 
1A

P′ , 
2A

P′ , 
3A

P′ , 
4A

P′ и 
1A

C ′ , 
2A

C′ , 
3A

C′ , 

4A
C′  – парциальные давления и концентрации реагирующих веществ в ис-

ходном неравновесном состоянии. 

Введя обозначения К'Р и К'С, (1.60) и (1.61), можно представить в виде 

).ln(ln PP KKRTG −′=∆                                  (1.62) 
Если концентрация компонентов в идеальном растворе выражена через 

молярность Сi, то уравнение изотермы реакции примет вид 

).ln(ln CC KKRTF −′=∆                                      (1.63)               
Аналогично для реальных систем: 

)ln(ln ff KKRTG −′=∆                                       (1.64) 

).ln(ln aa KKRTF −′=∆                                   (1.65) 

Если рассчитанные по уравнениям изотермы Вант-Гоффа значения ∆G 

и ∆F будут отрицательны (∆G < 0, ∆F < 0), то это означает, что реакция 

может протекать самопроизвольно в прямом направлении при заданных 

условиях. В случае, если рассчитанные значения изменений энергии Гиб-

бса и Гельмгольца положительны (∆G > 0, ∆F> 0), то самопроизвольно 

протекает обратная реакция. При ∆G = 0 система находится в равновесии. 

Таким образом, уравнения (1.62–1.65) позволяют рассчитать ∆G и ∆F 

интересующей реакции для заданного состава реакционной смеси и опре-
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делить, в каком направлении и до какого предела может протекать реакция 

в данных условиях. 

Так как исходное неравновесное состояние может как угодно далеко 

отстоять от состояния равновесия, то для одной и той же реакции по урав-

нениям (1.59–1.62) можно получить бесчисленное множество значений ∆G 

или ∆F. Для сравнения химического сродства различных реакций опреде-

ляют ∆G и ∆F в условиях, когда обратимая реакция переходит из стан-

дартного неравновесного состояния в равновесное. 

В качестве стандартного состояния для всех реакций принято такое, 

когда парциальные давления, концентрации, фугитивности и активности 

( iР′ , iC ′ , if ′ , ia′ ) всех реагирующих веществ равны единице, тогда первый 

член в уравнениях (1.59–1.62) равен нулю и эти уравнения можно записать 

как 

;ln P
o KRTG −=∆  ;ln C

o KRTF −=∆  ln ;o

aF RT K∆ = −  ln ;o

fG RT K∆ = −   

Если при выводе уравнения изотермы Вант-Гоффа использовать отно-

сительные парциальные давления реагентов в системе в момент смешения 

(
1

~
AP′ ,

2

~
AP′ ,

3

~
AP′ ,

4

~
AP′ ) при наступлении равновесия (

1

~
AP ,

2

~
AP ,

3

~
AP ,

4

~
AP ) можно 

получить выражение; 
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где Ко – стандартная константа равновесия. 

Это уравнение также может быть использовано для предсказания на-

правления реакции при заданных условиях по известным начальным отно-

сительным парциальным давлением реагирующих веществ и известной 

стандартной константе равновесия.  

Если в момент смешения относительные парциальные давления каждо-

го реагента равны единице (все вещества вступают в реакцию в своих 

стандартных состояниях), то уравнение (1.63) запишется в виде: 
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,ln0 oKRTG −=∆                                       (1.67) 

где ∆G° – изменение стандартной энергии Гиббса химической реакции. 

Если при термодинамических расчетах используется эмпирическая 

константа КР, то 

,lnln P

oo KRTPvRTG −∆−=∆                    (1.68) 
где Ро – стандартное давление. 

Чем отрицательнее величина ∆G° (или ∆F0), тем больше КР (или КС) и 

тем более глубоко идет химический процесс. Таким образом, химическое 

сродство характеризует глубину прохождения реакции до наступления со-

стояния равновесия. Оно не связано со скоростью протекания химического 

процесса. 

 
 

1.4.3. Расчет состава равновесной смеси 
 

Для определения равновесного состава химической системы при за-

данной температуре необходимо знать состав исходной смеси реагирую-

щих веществ и константу равновесия при этой температуре. 

Расчет состава равновесной смеси осуществляется на основе закона 

действующих масс путем составления уравнения с одним неизвестным х, 

через которое выражаются равновесные концентрации (парциальные дав-

ления, мольные доли) всех участников рассматриваемой реакции на осно-

вании стехиометрии этой реакции. Если одно из веществ к моменту равно-

весия прореагирует в количестве х молей, то и другие вещества вступают в 

реакцию или образуются в таком количестве, которое определяется этой 

величиной х и соответствующими стехиометрическими коэффициентами в 

уравнении химической реакции. 

Таким образом, количество всех участников реакции в состоянии рав-

новесия может быть выражено через х и подставлено в соответствующую 

формулу закона действия масс с известной (заданной) константой равно-

весия. 



 40 

В зависимости от типа реакции, а также от того, в каком соотношении 

смешаны реагирующие вещества, получают уравнения различной сложно-

сти (линейные, квадратные, кубические и т. д.). 

Например, для реакции А + 2В = С полагаем, что количество молей 

компонентов в исходной неравновесной смеси: vОА = a; vOB = b; vOC = 0 . 

Пусть х – количество молей вещества А, прореагировавшего до насту-

пления состояния равновесия. В соответствии со стехиометрией реакции в 

реакцию вступают 2х молей вещества В и образуются х молей вещества С. 

Тогда в равновесной смеси vA = a - x; vB = b - 2x; vC =x, а общее число мо-

лей в равновесной системе 

Σvi = vA + vB + vC = a – x + b – 2x + x = a + b - 2x. 

Мольные доли компонентов в системе 

xba
xN

xba
xbN

xba
xaN CBA 2;2

2;2 −+=−+
−=−+

−=  

тогда 

( )
( )( )2

2

2 2
2

xbxa

xba
NN

N
K

BА

C
N −−

−+=
⋅

=  

Так как KP = KN · P
∆v

, а для данной реакции ∆v = l – l – 2 = -2, то можно 

получить выражение для константы КР: 

( )
( )( ) 22

2

2
2

pxbxa

xbax
K Р ⋅−−

−+=  

Таким образом, получено уравнение третьей степени относительно х. 

Решив уравнения, находят х и далее рассчитывают концентрацию всех реа-

гирующих веществ при равновесии. 

В ряде случаев могут получаться уравнения дробных или четвертой и 

выше степеней. Подобные уравнения целесообразно решать графически 

или методами последовательных приближений. 

Для решений таких уравнений в случае, если исходная смесь состоит 

из стехиометрического числа молей начальных участников реакции, пред-

ложены вспомогательные таблицы. В таблицах для реакций различного 

вида приводятся данные о lgM – величине, получаемой после логарифми-
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рования уравнения закона действующих масс, в зависимости от числа мо-

лей исходного вещества, прореагировавшего до наступления равновесия 

(х). Рассчитав lgM, по таблице находят величину х, по которой затем опре-

деляют мольные доли компонентов в равновесной смеси. Например, для 

рассмотренной выше реакции типа А + 2В         С, согласно принципу по-

строения таблиц, исходные участники реакции должны находиться в на-

чальной смеси в количестве молей, соответствующем стехиометрии реак-

ции, то есть 

vОА = 1; vOB = 2; vOC = 0; ∆v = -2 
тогда в равновесной смеси 

vA = (1 – x); vB = 2(1 – x); vC =x, 

а общее количество молей в равновесной смеси 

Σvi = l – x + 2(l - x) + x = 3 - 2x. 

Мольные доли компонентов в состоянии равновесия: 

( )
x

xN
x

x
N

x
xN CBA 23;23

12;23
1

−=−
−=−

−=  

( )
( ) .
14

23
22
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NР ⋅−
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Для определения х с помощью вспомогательных таблиц уравнение за-

кона действующих масс разделяют на член, зависящий от х (обозначаю-

щийся М), и независимый. Полученное уравнение логарифмируют. 

Для рассматриваемой реакции 

( )
( ) .

214
23

2

2
2

x

xx
PK Р −

−=⋅  

).1lg(34lg)23lg(2lglglg2lg xxxMPKP −−−−+==+  
Так как КР известно, то при заданном давлении Р находят lgМ, по ко-

торому из таблицы, соответствующей данному типу реакции, путем интер-

поляции выбирают значение х и рассчитывают состав равновесной смеси. 

Вспомогательные таблицы приводятся в справочной литературе [9,10]. 

Зная исходные количества реагентов и их количество в равновесной 

реакционной системе, можно рассчитать степень превращения веществ до 

наступления состояния равновесия (αi): 
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где vi
o , vi – количество молей вещества i в исходном и равновесном со-

стояниях; ∆vi – количество молей вещества i, вступившего в реакцию. Сте-

пень превращения может быть выражена в процентах. 

Для равновесной химической реакции может быть определен выход 

продукта. Выходом продукта называется отношение числа молей этого 

вещества к общему числу молей в равновесной смеси. Выход продукта 

может быть также выражен в процентах. Расчет равновесного состава под-

робно изложен в примерах решения задач. 

 
 

1.4.4. Влияние температуры на химическое равновесие 
 

При изменении температуры равновесной химической системы она пе-

реходит в новое состояние равновесия, характеризующееся новым значе-

нием константы равновесия. 

Качественно смещение равновесия описывается принципом Ле-Ша-

телье, согласно которому при повышении температуры системы, в которой 

возможна химическая реакция, усиливается процесс, сопровождающийся 

поглощением теплоты, то есть равновесие смещается в сторону эндотер-

мической реакции. Влияние температуры будет сказываться на константе 

равновесия химической реакции тем сильнее, чем больше по абсолютной 

величине тепловой эффект этой реакции. 

Количественно влияние температуры на константу равновесия для иде-

альных систем описывается уравнениями изобары (1.66) и изохоры (1.49) 

химических реакций, установленными Вант-Гоффом: 

;ln
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P

P
∆

=

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
                                          (1.69) 

;ln
2RT
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Kd

V

C
∆

=




                                         (1.70) 

где ∆Н и ∆U – тепловые эффекты процессов при Р = const и V = const. 
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Для реальных систем в уравнениях (1.69) и (1.70) необходимо вместо 

КР и Кс записать Kf и Ка. 

Величины 
Р

P

dT
Kd






 ln  и 

V

C

dT
Kd






 ln  называют температурными ко-

эффициентами логарифма константы химического равновесия. Они пока-

зывают изменение lnКР и lnКС с изменением температуры на единицу. За-

висимость константы равновесия от температуры определяется знаком и 

величиной теплового эффекта химической реакции. Для эндотермических 

реакций (∆Н > 0; ∆U > 0) температурные коэффициенты положительны: 

Р

P

dT
Kd






 ln > 0 или 

V

C

dT
Kd






 ln > 0. Это соответствует увеличению кон-

станты равновесия с ростом температуры. Для экзотермических реакций 

(∆Н < 0; ∆U < 0) температурные коэффициенты отрицательны, что соот-

ветствует уменьшению константы равновесия с увеличением температуры. 
 

Отсюда следует, что для увеличения глубины прохождения обра-

тимых химических процессов эндотермические реакции целесообраз-

но проводить при более высоких температурах, а экзотермические – 

при пониженных температурах. 
 

Для количественной оценки влияния температуры на константу равно-

весия уравнение изобары (1.69) или изохоры (1.70) необходимо проинтег-

рировать. Приняв ∆Но = const, что верно в небольшом интервале темпера-

тур, и проведя неопределенное интегрирование уравнения (1.69), получим 

1
ln ,P

H А
K B В

R T Т

∆
= − ⋅ + = − +

     
где ∆Н° / R = A. 

Последнее уравнение в явном виде описывает зависимость константы 

равновесия от температуры. Чтобы воспользоваться им для определения 

константы равновесия химической реакции при заданной температуре, не-

обходимо знать ∆Н и константу интегрирования В, которые могут быть 

найдены аналитически и графически [11]. 
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1.4.5. Влияние давления на химическое равновесие 
 

Для характеристики обратимых химических реакций, идущих в газовой 

фазе, пользуются константами КР, КС, KN , Kf. Значения КР, КС, Kf не зави-

сят от давления.Ранее мы показали, что .v

PN PKK ∆−=  

Логарифмируя последнее соотношение, получаем 

PvKK PN lnlnln ∆−= . 
Продифференцировав это уравнение по давлению, и учитывая, что КР 

не зависит от давления, приходим к уравнению, устанавливающему зави-

симость константы KN от давления: 

ln .N

T

vd K
dP P

∆  = − 
 

                                   (1.71) 

Или, воспользовавшись уравнением состояния идеального газа 

Р = (∆v / ∆V)RT, получим 

ln .N

T

Vd K
dP RT

∆  = − 
 

                                 (1.72) 

где ∆V – изменение объема в результате протекания реакции. 

Последние два уравнения показывают, что константа KN не зависит от 

давления при ∆v = 0 (∆V = 0). Если реакция идет с уменьшением объема 

смеси (∆V < 0) и с уменьшением числа молей реагирующих веществ        

(∆v < 0), то константа равновесия возрастает, и выход конечных продуктов 

увеличивается с увеличением давления. 

Если объем системы возрастает в результате реакции (∆V > 0) и увели-

чивается число молей реагирующих веществ (∆v > 0), то повышение дав-

ления вызывает уменьшение константы равновесия и количества полу-

чающихся продуктов реакции.    

 
 

1.5. Оценка термодинамической возможности протекания 
химической реакции 

 

Как отмечалось ранее, термодинамическая возможность протекания 

реакции определяется знаком изменения энергии Гиббса ∆G. Используя 
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данные, приводимые в справочниках, по термодинамическим свойствам 

веществ можно рассчитать стандартное изменение этой функции ∆G0 . Эту 

характеристику также можно использовать для оценки термодинамической 

вероятности реакции. Однако к такой оценке следует подходить с осто-

рожностью. 

Абсолютно достоверной характеристикой возможности протекания ре-

акции в рассматриваемых условиях служит истинное изменение энергии 

Гиббса ∆G, связанное со стандартным изменением ∆G0 уравнением изо-

термы химической реакции (1.60, 1.61). В общем случае знак ∆G может не 

совпадать со знаком ∆G0, а потому последняя величина является лишь 

приближенным критерием возможности протекания реакции. 

Численные значения ∆G могут меняться от -∞ до +∞, становясь равны-

ми нулю, когда начальные давления реагентов равны равновесным. В сме-

сях, составленных из исходных газов ∆G (а не ∆G0), для всех реакций рав-

но -∞ и, следовательно, все реакции могут протекать самопроизвольно.    

Но если ∆G0 положительно, то образование ничтожного количества про-

дуктов после начала реакции обеспечивает достижение равновесных дав-

лений и остановку реакции (достижение равновесного состояния). 

Таким образом, в системе, где находятся реагирующие вещества, все-

гда будут образовываться и продукты реакции (константа равновесия, оп-

ределяющая выход продуктов, всегда положительна и отличается от нуля), 

однако при больших положительных значениях ∆G0 количество продуктов 

будет настолько ничтожным, что в большинстве случаев им можно пре-

небречь и считать, что реакция практически не идет. 

Положительные значения ∆G0 указывают не на невозможность реакции, 

а лишь на незначительность или очень малый выход продуктов в стандарт-

ном состоянии, и это положение справедливо только для стандартного со-

стояния реакции. Наличие второго слагаемого в правой части уравнения 

изотермы (1.60) свидетельствует о том, что значительного выхода продук-
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тов можно достигнуть даже при положительных значениях ∆G0 за счет соз-

дания в системе определенного соотношения между давлениями участников 

реакции, например, созданием большего избытка одного из реагирующих 

веществ либо вывода одного из продуктов из зоны реакции. 

Итак, следует проводить различие между стандартным изменением 

энергии Гиббса реакции ∆G0 и ее истинным значением ∆G, отвечающим 

конкретным давлениям участников реакции. 

Анализ уравнения изотермы химической реакции (1.69) показывает, 

что знак ∆G0 будет совпадать со знаком ∆G и таким образом служить кри-

терием для оценки термодинамической возможности реакции в двух слу-

чаях: 1) парциальные давления участников реакции мало отличаются от 

стандартного значения (101325Па); 2) ∆G0 велико по абсолютному значе-

нию (практически более 40 кДж). В остальных случаях к оценке возмож-

ности протекания реакции по знаку ∆G0 следует подходить с осторожно-

стью и по возможности определять знак истинного изменения энергии 

Гиббса, ∆G в соответствии с уравнением изотермы реакции (1.60, 1.62). 

Термодинамическую возможность протекания реакции следует отли-

чать от ее практической возможности, под которой подразумевают проте-

кание реакции с заметной скоростью. Наличие кинетических затруднений 

может стать препятствием к проведению реакции с необходимой скоро-

стью. Таким образом, термодинамическая возможность реакции означает 

лишь принципиальную осуществимость реакции, возможность ее само-

произвольного протекания в рассматриваемых условиях, но не гарантирует 

конечную скорость превращения реагирующих веществ в продукты. 

Осложнение реакций кинетическими затруднениями может стать при-

чиной расхождения между данными термодинамического анализа и экспе-

риментом. Скорость реакций, протекающих в исследуемой системе, может 

быть различной, и если исследователь заканчивает процесс, когда в систе-

ме не достигнуто состояние равновесия, то экспериментально найденное 
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соотношение между количеством продуктов может отличаться от данных 

термодинамического расчета. Если только эта причина является источни-

ком несоответствия расчетных и опытных данных, то увеличение длитель-

ности эксперимента приводит к сближению вычисленных и эксперимен-

тальных значений. 

 
 

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ЗАДАЧ 
 

Пример 1. Расчет константы равновесия по известным парциальным 

давлениям реагентов в состоянии равновесия при различных способах вы-

ражения содержания реагирующих веществ. 

Для химической реакции ГГГГ СlОНОHCl 222 224 +↔+  определить КР 

и КС при температуре 1000 К, если экспериментально установленные при 

этой температуре равновесные парциальные давления составили, н/м2: 

РНС1 = 1,553 · 104; РО2 = 2,210 · 104; PН2О =PCl2 = 3,185 · 104. 

Решение. Для определения КР подставим известные равновесные пар-

циальные давления реагирующих веществ в выражение закона действую-

щих масс : 

( ) ( )
( )

2 2

2

2 24 42 2

4 44 4

4 2

3,185 10 3,185 10

1,553 10 2,210 10

8,005 10 / .

H O Cl

Р
HCl O

P P
К

P P

н м−

⋅ ⋅ ⋅⋅
= = =

⋅ ⋅ ⋅ ⋅

= ⋅

 

Воспользовавшись соотношением (1.52) , определим КС : 

,)( v
РС RTKK ∆−⋅=  

где ∆v = 2 + 2 – 4 - l = -l, 

тогда КС = 8,005 · 10-4 ·(8,314 ·1000)1 =6,655 м3/моль. 

Пример 2. Расчет константы равновесия КР химической реакции, про-

ходящей в газовой фазе, по равновесным концентрациям реагентов, задан-

ных в массовых процентах, при данном давлении и температуре. 

В состоянии равновесия при Т = 1482 К и давлении 10 атм для химиче-

ской реакции 2NaГ            Na2
Г установлены следующие концентрации реа-
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гентов: мономер Na – 71,3 % масс; димер Na – 28,7 % масс. Рассчитать 

константу равновесия КР при этих условиях. 

Решение. Выполним расчет для 100 г реакционной смеси. 

Мол. массы реагентов: МNa = 22,99; МNa2 = 45,98. 

Количество молей Na: vNa =71,30/22,99=3,103;  

Количество молей Na2: vNa2 =28,70/45,98=0,624. 

Общее количество молей: ΣvNa = vNa+vNa2 = 3,103 + 0,624 = 3,727. 

Мольные доли компонентов: 

NNa =3,103 / 3,727 = 0,833;   NNa = 0,624 / 3,727 = 0,167. 

Парциальные давления компонентов: Pi = Ni · Pобщ, тогда PNa= 0,833 · 10; 

PNa2 = 0,167 · 10, и константа равновесия 
( )2

2
2

0,167 10/ 0,024.
0,833 10Р Na Na

К Р P ⋅= = =
⋅

 

 

Пример 3. Расчет константы равновесия по начальной нестехиометри-

ческой смеси газов и известному количеству одного из реагентов в состоя-

нии равновесия при заданных температурах и давлении. 

При Т = 1000 К и давлении 1,013 · 105 н/м2 из исходной смеси, содер-

жащей 1 моль SO2 и 0,6 моль О2, при достижении равновесия образовалось 

0,22 моль SO3. Определить КР для реакции 2SO2 + O2            2SO3. 

Решение. Согласно уравнению реакции, для получения двух молей 

SO3 необходимо два моля SO2 и один моль О2, следовательно, на образо-

вание 0,22 моль SO3 израсходовано 0,22 моль SO2 и 0,11 моль О2 – до 

наступления равновесия. Не вступили в реакцию и находятся в равно-

весной смеси: 1-0,22 = 0,78 моль диоксида серы (SO2); 0,6- 0,11 = 0,49 

моль кислорода (О2). 

Общее количество молей газообразных веществ в равновесной смеси: 

Σvi = 0,78 + 0,49 + 0,22 = 1,49 моль. 

Парциальные давления компонентов газовой смеси в состоянии равно-

весия: общ ;i
i

i

Р P
ν
ν

= ⋅
∑  

Pso2 =0,78 / 1,49 · 1,013 · 105 = 5,30 · 104 н/м2; 
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Po2 =0,49 / 1,49 · 1,013 · 105 = 3,33 · 104 н/м2; 

Pso3 =0,22 / 1,49 · 1,013 · 105 = 1,50 · 104 н/м2. 

Рассчитываем константу равновесия: 

26
424

24

2

2

/100,3
1033,3)1030,5(

)1050,1(

22

3 мн
РР

Р
К

OSO

SO
Р

−⋅=
⋅⋅⋅

⋅
=

⋅
=  

Значение константы указывает на смещение равновесия реакции при 

данных условиях в сторону исходных веществ. 
 

Пример 4. Расчет константы равновесия КР и КС по степени диссоциа-

ции в состоянии равновесия α при заданных общем давлении и температуре. 

Для реакции разложения фосгена на оксид углерода и хлор             

СОС12           СО + С12 определить КР и КС при Т = 823 К и общем давлении 

1,013 · 105 Па (1 атм), если в состоянии равновесия степень диссоциации 

фосгена α составила 77 % (0,77). 

Решение. Так как степень диссоциации фосгена составляет α, поэтому 

в реакцию до наступления равновесия из 1 моля вступит α молей фосгена. 

В соответствии с уравнением реакции из этого количества в состоянии рав-

новесия образуется по α молей монооксида углерода и хлора. В равновес-

ной смеси останется (1 - α) молей фосгена. 

Общее количество молей веществ в равновесной системе: 

Σvi =1 – α + α + α = 1 + α. 

Молярные доли компонентов: α
α

α
α

+==+
−= 1;1

1
22 ClCOCOCl NNN  

Равновесные парциальные давления: Pi = Ni · Робщ,  

2 2

1
; ;

1 1COCl CO ClP P P P P
α α
α α

−
= ⋅ = = ⋅

+ +  
 

( )
( ) ( )

2

2

2 2
2

2 2
1

.
11 1

CO Cl
Р

COCl

P P P PК P
P P

α α α
αα α

⋅ ⋅ + ⋅= ⋅ = =
−+ − ⋅

 

При Р = 1 атм и α = 0,77 ;/10470,1456,1
77,01

77,01 25
2

2

мнатмК Р ⋅==
−

⋅=  

;1;)( −=∆= ∆− vRTКК v
РС  ./5,21)823314,8(10470,1 315 ммольКС =⋅⋅= −
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Пример 5. Определение возможности протекания химической реакции 

по известным стандартным изменениям энергии Гиббса образования ве-

ществ, участвующих в этой реакции. 

Определить возможность протекания химической реакции             

3С2Н2
Г          С6Н6

Г при температуре 298 К, если известны стандартные из-

менения энергии Гиббса образования веществ: 

∆Gо
f,298(C2H2) = 209,21 кДж/моль;    ∆Gо

f,298(C6H6) = 129,68 кДж/моль. 

Решение. Определяем изменение энергии Гиббса в ходе протекания 

химического процесса. Изменение стандартной энергии Гиббса химиче-

ской реакции может быть вычислено по известным стандартным измене-

ниям энергии Гиббса образования компонентов из простых веществ, при-

водимых в справочниках по уравнению: 

∆ 0
298G =∑(v · ∆ 0

298,fG ) кон

i  – ∑(v · ∆ 0
298,fG ) исх

i . 

Для конкретной химической реакции можно записать: 

);(3)( 42298,66298,298 HCGHCGG o
f

o
f

o ∆⋅−∆=∆  

.95,49721,209368,129298 кДжGo −=⋅−=∆  

oG298∆  <0, следовательно, возможно самопроизвольное протекание хи-

мического процесса в прямом направлении. 
 

Пример 6. Определение возможности протекания химической реакции 

в газовой фазе путем расчета изменения энергии Гиббса по уравнению 

изотермы Вант-Гоффа при заданных константе равновесия и исходных не-

равновесных парциальных давлениях компонентов. 

Константа равновесия КР при 873 К для химической реакции         

СОС12           СО + С12 равна 5,833·105 н/м2. Определить, в каком направле-

нии будет протекать процесс при следующих заданных значениях нерав-

новесных парциальных давлений компонентов: 

./10039,3;/10039,3;/10048,1 252525
22

мнРмнРмнР СlСОСОСl ⋅=′⋅=′⋅=′
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Решение. Расчет ∆G проводим по уравнению: 

2

2

ln ln ;CO Cl

P
COCl

P P
G RT K

P

′ ′⋅ 
∆ = − ′ 

 

.1964810883,5ln
10048,1

10039,310039,3ln873314,8 5
5

55

ДжG =





 ⋅−

⋅
⋅⋅⋅⋅=∆  

Поскольку для данной реакции ∆G > 0, то самопроизвольно процесс 

может протекать только в обратном направлении. 
 

Пример 7. Определение возможности протекания химической реакции 

и расчет константы равновесия по изменению стандартной энергии Гиббса. 

Определить возможность самопроизвольного протекания в прямом на-

правлении реакции СО + 0,5О2               СО2. Вычислить константу равно-

весия (К°) при 298 К по изменению стандартной энергии Гиббса. 

Решение. Из справочника находим стандартные термодинамические 

свойства веществ–участников реакции: 

, 298 2( ) 394,37 /o

fG СО кДж моль∆ = − ; ,298 ( ) 137,15 / ;o

fG СО кДж моль∆ = −  

,298 2( ) 0o

fG О∆ =
·
 

Рассчитываем изменение энергии Гиббса в ходе реакции: 

[ ] ;)(5,0)()( 2298,298,2298,298 OGCOGCOGG o
f

o
f

o
f

o ∆+∆−∆=∆  

298 394,37 (0137,15) 257, 22 /oG кДж моль∆ = − − = −  

298
oG∆  < 0, следовательно, реакция может протекать самопроизвольно в 

прямом направлении. Рассчитываем oK : 

82,103298314,8
1022,257ln

30
298 =⋅

⋅=∆−=
RT

G
K o  

.1023,1 45⋅=oK  

Учитывая соотношение: ( ) ,o о v

PK K P ∆=  при ∆v = -0,5, находим 

5,0455,0455,0 101,5101,01059,1101,0 −−− ⋅=⋅⋅=⋅= МпаKK o
P  

Большое значение КР указывает на то, что в стандартных условиях 

равновесие реакции сильно сдвинуто вправо. 
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Пример 8. Расчет константы равновесия при заданной температуре с 

использованием метода Темкина-Шварцмана. 

Вычислить константу равновесия по методу Темкина-Шварцмана для 

химической реакции СН4 + СО2              2СО + 2Н2, протекающей в газовой 

фазе при Т = 1200 К. 

Решение. Записываем уравнение изотермы Вант-Гоффа: 

0ln .
o

ТG
K

RT

∆
= −  

Изменение энергии Гиббса o
TG∆  рассчитываем по методу Темкина-

Шварцмана. Для этого выписываем в таблицу из справочника термодина-

мические свойства веществ – участников реакции. 

Термодинамические свойства веществ 

 

Рассчитываем oН 298∆ : 

[ ] [ ]
298 ,298 ,298 2 ,298 4 ,298 22 ( ) 2 ( ) ( ) ( )

2 ( 110.5) 2 0 74,85 393,3 247,35 .

o o o o o

f f f fH H CO H H H CH H CO

кДж

   ∆ = ⋅∆ + ⋅∆ − ∆ + ∆ =   

= ⋅ − + ⋅ − − − =
 

Определяем oS 298∆ : 

[ ] [ ]
[ ] [ ] KДж

COSCHSHSCOSS ooooo

/21,2566,21319,1866,13024,1972

)()()(2)(2 229842982298298298

=+−⋅+⋅=

=+−⋅+⋅=∆
 

Находим изменения коэффициентов: 

;79,49)14,4445,17()28,27241,282(

)()()(2)(2 242

=+−⋅+⋅=

=−−⋅+⋅=∆ COaCHaHaCOaa
 

∆b, ∆с, ∆с' рассчитываем аналогично: 

∆b = -54,78 · 10-3;     ∆с = -1,117 · 10-6;     ∆с' = 8,614 · 105. 

По таблицам значений величин Мп для вычисления термодинамиче-

ских функций по методу Темкина-Шварцмана находим значения величин 

при заданной температуре: 

Коэффициенты уравнения C0
p=f(T) 

Вещест-
во 

o
fН 298,∆  

кДж/моль 

So
298 

Дж/(моль·К) 
а b·103 c·106 с'·105 

СО 
Н2 
СН4 
СО2 

- 110,50 
0 

- 74,85 
-393,50 

197,40 
130,60 
186,19 
213,60 

28,41 
27,28 
17,45 
44,14 

4,10 
3,26 
60,46 
9,04 

- 
- 

1,117 
- 

-0,46 
0,502 

- 
-8,53 
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Мо = 0,641; М1 = 0,3389 · 103; М2 = 0,2029 · 106; М-2 = 0,3176 · 10-5. 

Рассчитываем оG1200∆ : 

Дж

Gо

8,80314)10614,8103176,0

10)117,1(102029,010)78,54(103389,0

79,49641,0(120021,25612001035,247

55

6633

3
1200

−=⋅⋅⋅+

+⋅−⋅⋅+⋅−⋅⋅+

+⋅−⋅−⋅=∆

−

−−  

Находим стандартную константу равновесия oK : 

;05,81200314,8
8,80314ln =⋅−=oK         

    .1013,3 3⋅=oK  
 

Пример 9. Расчет равновесной смеси газов по известной константе 

равновесия и исходному нестехиометрическому составу смеси газов.  

Для реакции  C2H4 + HC1            C2H5C1, проходящей в газовой фазе при 

230°С, КР = 0,128 · 10-5 н/м2, определить состав равновесной смеси в молях, 

в мольных (или объемных процентах, если смесь получена из 2 моль эти-

лена и 1 моль НС1 при давлении 10,13 · 105 н/м2. 

Решение. Обозначим через х число молей образовавшегося хлористо-

го этила при наступлении состояния равновесия. Согласно уравнению 

химической реакции, на его образование будет затрачено по х молей эти-

лена и НС1. В равновесной смеси остается (2 - х) молей этилена и (1 - х) 

молей НС1. 

Общее количество молей веществ в газообразной равновесной смеси: 

Σvi = x + (l - x) + (2 – x) = 3 - x. 

Выразим парциальные давления компонентов в равновесной смеси: 

i
i

i

Р P
ν
ν

= ⋅
∑

, где   i
i

i

N
ν
ν

=
∑

 

2 4 2 5

(2 ) (1 )
; ;

(3 ) (3 ) (3 )C H HCl C H Cl

x x x
P P P P P P

x x x

− −
= ⋅ = ⋅ = ⋅

− − −
 

Для данной реакции: .
42

52

HClHC

OHHC
P PP

P
K ⋅=  
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Подставим в это уравнение выражения для парциальных равновесных 

давлений компонентов: 

(3 ) (3 ) ;(3 )(2 )(1 )Р

x x x
K

x x x P
⋅ − ⋅ −= − − − ⋅

./10128,0
1013,10

1

)1)(2(

)3( 25
5

мн
хх

хx
KР

−⋅=
⋅

⋅
−−

−
=  

После преобразований получим квадратное уравнение:  

2,30х
2 - 6,89х + 2,59 = 0. 

Решаем квадратное уравнение и находим его корни: 1 0,44x =  и 2 2,55x = . 

Второй корень не имеет физического смысла, так как х для данной ре-

акции может быть только меньше единицы. Следовательно, равновесная 

смесь имеет следующий состав: 

2 5C H Clv = 0,44 моль; 
2 4C Hv = 2 - 0,44 = 1,56 моль ;vНСl = 1 - 0,44 = 0,56 моль. 

Общее количество молей в смеси: Σvi = 0,44 + 1,56 + 0,56 = 2,56 моль. 

Определяем состав смеси в мольных или объемных процентах: 

%;94,60100
56,2

56,1
42

=⋅=HCN  %;88,21100
56,2

56,0
=⋅=HССN  

%.18,17100
56,2

44,0
52

=⋅=ClHCN   

 

Решение задачи удобно представить в виде таблицы.  

Расчет равновесного состава системы 

Участник  
реакции 

vi, 
исход-

ное 

vi, 
равновесное 

Ni, 
равновесное 

Pi, 
равновесное 

КР 

С2Н4 2 2 – х 
х

х

−
−

3

2
 .3

2
общР

х

х

−
−

  

НСl 1 1 – х 
х

х

−
−

3

1
 .3

1
общР

х

х

−
−

 
HClHC

ClНС

PP

Р

⋅
42

52  

C2H5Cl 0 х 
х

х

−3
 .3 общР

х

х

−
  

Всего 3 3 - х 1 Робщ. 
(3 )

(2 )(1 )

х х

х х P

−
− − ⋅
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Результаты вычислений сводим в таблицу. 

Равновесный состав системы 

Участник реакции 
vi, 

равновесное 
Ni, 

равновесное 
Ni, 

равновесное об. % 
С2Н4 

НС1 
С2Н5С1 
Всего 

1,56 
0,56 
0,44 
2,56 

0,6094 
0,2188 
0,1718 

1,0 

60,94 
21,88 
17,18 
100,0 

 
Пример 10. Определение количества образующегося при равновесии 

вещества при заданной температуре по известной константе равновесия и 

заданным количествам исходных реагентов. 

Константа равновесия реакции Н2+I2          2НI, при температуре 444 °С рав-

на 50. Определить, сколько образуется йодистого водорода и состав равновес-

ной смеси, если исходная смесь содержит 9 молей водорода и 3,5 моля йода. 

Решение. Для данной реакции ∆v = 0, поэтому KP = KC = KN. Обозначим 

через х количество молей водорода, вступившего в реакцию до наступления 

состояния равновесия. Тогда, согласно стехиометрии реакции, во взаимодей-

ствие вступит х молей йода и образуется 2х молей йодистого водорода. 

В равновесном состоянии будет (9 - х) молей водорода и (3,5 - х), молей 

йода. В соответствии с уравнением закона действующих масс: 

22

2

IH

HI

vv
v

К ⋅= , 

где 
2 2

, ,HI H Iν ν ν  – количество молей реагентов в состоянии равновесия. 

Запишем : 50)5,3)(9(
)2( 2

=−−=
xx

x
К  

После преобразования получаем уравнение: 46х
2 - 625х + 1575 = 0. 

Решение квадратного уравнения дает корни: х1 = 10,24 и х2 =3,34. Ко-

рень х1 не имеет физического смысла, так как превышает количество молей 

исходных веществ,  

Таким образом, получено 3,34·2 = 6,68 молей йодистого водорода, а не 

вступило в реакцию и находится в состоянии равновесия 9 – х = 9 - 3,34 = 

5,66 молей водорода и  3,5 - х = 3,5 - 3,34 = 0,16 молей йода. 
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Пример 11. Расчет степени диссоциации (распада) вещества в газовой 

фазе по известной константе равновесия и общему давлению. 

При 200 °С константа равновесия КР реакции дегидрирования изопропи-

лового спирта до ацетона (в газовой фазе) CH3CHOHCH3
Г
            СН3СОСН3

Г 

+ Н2
Г равна 6,92·104 н/м2. Вычислить степень диссоциации (превращения) 

изопропилового спирта и равновесные парциальные давления реагентов 

при данной температуре и давлении 9,7·104 н/м2, считая, что смесь газов 

подчиняется законам идеальных газов. 

Решение. Введем обозначения: α – степень диссоциации спирта при 

равновесии; v – исходное количество молей спирта. К моменту достижения 

равновесия прореагирует vα молей спирта и в равновесной смеси остается 

v – vα = v(1 - α) молей спирта. 

В результате реакции, в соответствии с уравнением химической реак-

ции, должно получиться vα молей ацетона и vα молей водорода. 

Общее количество молей газообразных участников в равновесной смеси: 

(1 )i a a a aν ν ν ν ν ν= − + + = +∑ . 

Парциальные давления газов в смеси рассчитываем по формуле: 

общ. общ.;
i

i i

i

v
P N P P

v
= ⋅ =

Σ
 

сп. общ сп. общ

(1 ) (1 )
; ;

(1 ) (1 )
Р P Р Р

ν α α
ν α α

− −
= ⋅ = ⋅

+ +      
2ац. общ.(1 )НР Р Р

α
α

= = ⋅
+   

 

 
По закону действия масс константа равновесия для данной реакции 

сп

ац. 2

P

PP
К H

Р

⋅
= , 

после подстановки парциальных давлений получаем 
2

общ.
2 ,

(1- )Р

P
К

α
α

⋅
=  

отсюда 
2

общ. общ

1 ;( ) ( 1)
p

p p

K

P K P K
α = =+ +  

;416,0
)1092,6107,91(

1
44

2 =
⋅⋅+

=α
 
α = 0,645. 
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Парциальные давления реагентов в состоянии равновесия: 

;/10093,2107,9)645,01(
)645,01( 244

сп. мнР ⋅=⋅⋅+
−=  

./10803,3107,9)645,01(
645,0 244

. 2
мнРР Нац ⋅=⋅⋅+==  

 

Пример 12. Определение равновесного состава газовой фазы гетеро-

генной химической реакции по известному исходному составу системы, 

заданному общему давлению и известной константе равновесия КР.  

Для химической реакции СО2 + СТ          2СО при температуре 700 °С 

константа равновесия равна 0,915 атм. Определить мольную долю моноокси-

да углерода, если взят один моль СО2, а общее давление составляет 2 атм. 

Решение. Обозначим через х количество молей СО2, вступившее в ре-

акцию. В соответствии с уравнением из этого количества образуется 2х 

молей СО. В состоянии равновесия останется (1 - х) молей СО2.  

Общее количество молей веществ в газовой фазе:  

Σvi =1 – х + 2х = 1 + х. 
Мольные доли участников реакции в газовой фазе в состоянии равно-

весия: .)1(
2;)1(

)1(
2 x

xN
x

x
N СОCO +=+

−=  

Равновесные парциальные давления: 
2 общ. общ.

(1 ) 2
; .

(1 ) (1 )CO СО

x x
Р Р Р Р

x x

−
= ⋅ = ⋅

+ −
 

Константа равновесия:  
2

2

CO

CO
Р P

P
К = ; 

2 2 2
общ. общ.

2 2
общ.

4 (1 ) 4
0,915.

(1 ) (1 ) (1 )Р

x P x x P
К

x x P x

+
= = =

+ − −
 

Учитывая, что Ро6щ. = 2 атм, получаем уравнение 8,915х
2 = 0,915, кото-

рое имеет два корня, из которых только один имеет физический смысл:      

х = 0,32. 

Тогда мольная доля монооксида : 485,0)32,01(
32,02 =+

⋅=СОN

 
 

Пример 13. Расчет состава газообразной равновесной смеси в массо-

вых процентах по известной константе равновесия. 
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Для реакции дегидроциклизации н-октана до n-ксилола                    

C8H18          (CH3)2C6H4 + 4H2 при 500 К и давлении 1 атм рассчитать равно-

весный состав газообразной реакционной смеси, если в этих условиях       

КР = 8,375·10-3. Состав равновесной смеси выразить в массовых процентах. 

Равновесная смесь получена из одного моля н-октана. 

Решение. Обозначим через х число молей n-ксилола, образовавшегося 

при наступлении состояния равновесия. Согласно уравнению химической 

реакции, на его образование будет затрачено х молей н-октана. 

В равновесной смеси будут находиться (1 - х) молей исходного веще-

ства – н-октана и 4х молей водорода. 

Общее количество молей веществ в газообразной равновесной смеси: 

Σvi = (1 - х) + х + 4х = 1 + 4х. 
Парциальные давления компонентов в равновесной смеси: 

общ. общ.;
i

i i

i

Р P N Р
ν
ν

= ⋅ = ⋅
∑

 

8 18 3 2 6 6 2общ. ( ) общ. общ.

(1 ) 4
; ; .

(1 4 ) (1 4 ) (1 4 )C Н СН С Н Н

x x x
Р Р Р Р Р Р

x x x

−
= ⋅ = =

+ + +
 

В соответствии с уравнением закона действующих масс: 

.
88

26623

4
)(

HC

HHCCH
Р P

PP
К

⋅
=

 Подставим в уравнение парциальные равновесные давления участни-

ков реакций: 

.
4x)x)(1-(1

256
4

4
общ

5

+
⋅⋅

=
Px

К Р  

Преобразуем это выражение: 

;
)41)(1(

256
4

54

xx
xМРК Р +−

==⋅ −

     
lgKP – 4lgP = lgM. 

Так как Робщ. = 1, то lgKP = lgM;        lgM = lg8,375·10-3 = -2,077. 

Для определения х воспользуемся вспомогательными таблицами реше-

ния уравнения закона действующих масс. Для реакции типа А         В + 4С 

в таблице приведены соответствующие значения х и lgМ. 
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Решение уравнения закона действующих масс для реакции типа А           В + 4С 

х lgM х lgM х lgM 

0,01 
0,02 
0,04 
0,05 
0,10 
0,20 

-7,658 
-6,212 
-4,751 
-4,391 
-3,130 
-2,010 

0,30 
0,40 
0,50 
0,60 
0,70 
0,80 

-1,421 
-1,020 
-0,704 
-0,429 
-0,162 
+0,130 

0,90 
0,95 
0,97 
0,99 
0,995 

 

0,528 
0,973 
1,112 
1,604 
1,909 

 
 

Из таблицы следует, что искомое значение х лежит в интервале         

0,10 < x < 0,20.   

Для приближенного решения проводится линейная интерполяция: 

[ ]1

0, 20 0,10
0,1 ( 2,077) ( 3,130) 0,1 0,094 0,194

( 2,01) ( 3,13)
х

−
= + ⋅ − − − = + =

− − −
 

Для более точного решения следует методом подбора в установленном 

интервале найти х, действительно удовлетворяющее уравнению. Зная х, 

рассчитываем молярные доли компонентов по формуле
 

:i
i

i

N
ν

ν
= ∑

 

.437,0)194,041(
194,04

;109,0)194,041(
194,0

;454,0)194,041(
)194,01(

2

6623

188

)(

=⋅+
⋅=

=⋅+=

=⋅+
−=

Н

НССН

НC

N

N

N

 

Определяем состав равновесной смеси в массовых процентах по урав-

нению  

100,
( )
i i

i

i i

N M
g

N M

⋅
= ⋅
∑

 

где Mi - молярная масса веществ; 

%;64,80
106109,02437,0114454,0

100114454,0
188

=
⋅+⋅+⋅

⋅⋅
=НСg  

%.36,1%;00,18
26623 )( == ННССН gg

 
 

Пример 14. Оценка влияния температуры на химическое равновесие 

при известном тепловом эффекте реакции для химической реакции 2H2 + 

CO            CH3OH, идущей в газовой фазе при Т = 298К, ∆Н° = -90,7 кДж. 
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Можно ли при повышении температуры сдвинуть равновесие в сторо-

ну увеличения выхода метанола? 

Решение. В соответствии с уравнением изобары Вант-Гоффа, для экзо-

термических реакций (∆Н°298 = -90,7 кДж < 0) температурный коэффици-

ент константы равновесия меньше нуля: 

,0
ln

<
dT

Kd p  

следовательно, с увеличением температуры КР должна уменьшаться. 

Так как 
COH

OHCH
Р PP

P
К

⋅
= 2

2

3 , c повышением температуры будет умень-

шаться числитель и увеличиваться знаменатель этого выражения. Следова-

тельно, выход метанола с увеличением температуры будет снижаться. 
 

Пример 15. Оценка влияния давления на равновесие химической реак-

ции, проходящей в газовой фазе. 

При окислении монооксида углерода в диоксид установилось химиче-

ское равновесие 2СО + О2           2СО2. Как будет влиять на это равновесие 

увеличение давления и добавление инертного газа (например, азота), не 

участвующего в реакции? 

Решение. Реакция идет с уменьшением объема (с уменьшением числа 

молей газов ∆v =- 1), поэтому, согласно принципу Ле-Шателье, при увели-

чении давления процессом, ослабляющим сжатие системы, будет умень-

шение объема (числа молей) реагирующей смеси, то есть реакция сдвинет-

ся слева направо, и выход диоксида углерода возрастает. Увеличение со-

держания азота при постоянном общем давлении ведет к разбавлению 

реагирующей смеси, что равноценно уменьшению парциальных давлений 

компонентов системы. Это приведет к сдвигу равновесия справа налево, то 

есть к снижению выхода диоксида углерода.  

К анализу реакции можно подойти следующем образом. Известно, что: 

2

2
2

2

OCO

CO
N NN

N
К

⋅
=  
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Молярные доли реагентов равны: 

.;; 2

2

2

2 ∑∑∑ ===
i

O
O

i

CO
CO

i

CO
CO v

v
N

v
v

N
v

v
N  

После подстановки в формулу для KN получаем 

2

2
2

2

OCO

iCO
N vv

vv
К

⋅
⋅

= ∑  

Так как КР = KN · P
∆v

, (∆v = -l), то  KN = КР ·Р, тогда 
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Из этого соотношения следует, что с увеличением давления увеличива-

ется константа KN (константа КР не зависит от давления), что соответствует 

увеличению количества продукта – диоксида углерода. Это следует и из 

уравнения (1.68): 

).1(0
1ln −=∆>=





 v

PdP
Kd N  

С увеличением количества азота возрастает Σvi, что при постоянной 

константе приводит к снижению 
2

2
COν , то есть к уменьшению выхода диок-

сида углерода. 

 
 

Г л а в а  2  
МЕТОДЫ ПРИБЛИЖЕННОГО РАСЧЕТА ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИХ 

СВОЙСТВ ОРГАНИЧЕСКИХ СОЕДИНЕНИЙ И ПРОЦЕССОВ СИНТЕЗА ВМС 
 

Для проведения полуэмпирических расчетов физических и термодина-

мических характеристик органических веществ наиболее часто использу-

ется принцип аддитивности, который означает, что большое количество 

характеристик, рассчитанных на моль вещества, можно вычислить путем 

суммирования вкладов атомов, групп, или связей: 

F= ∑
i

niFi, 

где F – мольная характеристика; ni – число компонентов типа i, вносящих свой 

вклад в эту характеристику; Fi – числовое значение вклада i-го компонента. 
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В ряде случаев заметное расхождение между числовыми значениями, 

рассчитанными с помощью принципа аддитивности, и значениями, полу-

ченными в эксперименте, оказывается чрезвычайно важным способом об-

наружения эффектов, связанных с особенностями строения вещества.  

Основываясь на различиях природы структурных элементов, можно 

указать три аддитивных метода: 

а) применение атомных вкладов. При условии полной аддитивности 

данная характеристика молекулы может быть рассчитана из вкладов ато-

мов, составляющих эту молекулу. Такой наиболее простой метод аддитив-

ности обладает, однако, и ограниченной ценностью. Точное сравнение 

мольных характеристик родственных соединений позволило показать, что 

вклады одних и тех же атомов могут быть до некоторой степени различ-

ными в зависимости от природы окружения этих атомов. Это положение 

заставляет пользоваться вторым методом аддитивности; 

б) применение групповых вкладов [4]. В данном случае небольшие из-

менения атомных вкладов, обусловленные природой окружения, учитыва-

ются путем комбинирования таких атомов в наиболее часто используемые 

молекулярные группы; 

в) применение связевых вкладов. Можно предложить систему аддитив-

ности, основанную на учете различных типов связей между атомами. По-

добный метод может быть применен на практике, но здесь все же должны 

приниматься во внимание различные величины вкладов одной и той же 

связи в зависимости от характера соседних связей у данного атома. 

Для практических целей следует отдать предпочтение методу группо-

вых вкладов. Дело в том, что метод атомных вкладов сильно упрощает 

картину, а метод связевых вкладов приводит к неоправданно большому 

количеству различных типов связей. 
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2.1. Расчет  теплоемкости 
 

В химической термодинамике часто используют изохорную СV и изо-

барную CP теплоемкости. CP>СV и их разность равна работе расширения 

системы при изменении температуры на 1 градус, производимой в резуль-

тате подвода дополнительного тепла.  

Для идеальных газов:  

CP – СV = R, 
где R – газовая постоянная, равная 1,98717 кал/(К·моль) = 8,31441 

Дж/(К·моль). 

Для реальных газов:  








 +≈− p
TR

а
RCС VP 22

2
1  ,                               (2.1) 

где а – постоянная в уравнении Ван-дер-Ваальса, значения которой для ря-

да веществ приведены в справочнике [12, c.737]. 

Значения СР =ƒ(T) можно найти в ряде справочников [7, 10, 13–32].  

Удельную теплоемкость веществ, в зависимости от их агрегатного со-

стояния, можно рассчитать различными методами.  

Удельную теплоемкость органических жидкостей при t=20 °С можно 

вычислить со средней погрешностью 5 % (максимальная погрешность    

~14 %) по методу Джонсона и Хуанга с помощью аддитивных со-

ставляющих (табл. 1) [33]. Этот метод расчета не оправдывает себя лишь 

для первых членов гомологических рядов и альдегидов. Величины Ср, рас-

считанные по методу Джонсона и Хуанга при T=20 °С, можно распростра-

нить на другие температуры поcредcтвом функции Чоу и Брайта [33]:  

Срω
2,8 = b ,                                                 (2.2) 

где ω – коэффициент расширения жидкой фазы по Ватсону; b – константа, 

величина которой зависит от природы соединения. 

В табл. 2 представлена сводка групповых вкладов в величину СS
p (298) 

по Сато и в величину Сl
p (298) по Шоу твердого и жидкого агрегатного со-

стояния полимеров. 



 64 

Таблица 1 

Составляющие удельной теплоемкости органических жидкостей (при 20 °С) 

Группы 
Составляющие 
теплоемкости, 
кал/(моль град) 

Группы 
Составляющие 
теплоемкости, 
кал/(моль град) 

СН3- 9,9 -Cl 8,6 
-СН2- 6,3 -Br 3,7 
-С-Н 5,4 -NO2 15,3 

-COOН 19,1 -O- 8,4 
-СОО- (сложные  

эфиры) 
14,5 -S- 10,6 

C=О 14,7 C6H5- 30,5 

-C≡N 
13,9 

-Н (муравьиная ки-
слота и ее соли) 

3,55 

-ОН 
11,0 

=СН- (аллильные со-
единения) 

5,4 

-NH2 15,2   
 

Таблица 2 

Групповые вклады в мольную теплоемкость (при 298,15 К) 

Группа 
S

P
С , 

кал/(моль· град) 

l

P
С , 

кал/(моль·град) 

S

P
С /R, 

(на атом) 

l

P
С /R, 

(на атом) 

-СH3 7,38 8,80 0,92 1,10 
-СН2- 6,05 7,26 1,01 1,21 
-СН- 3,72 5,00 0,93 1,25 
-С- 1,47 1,76 0,74 0,88 

=СН2 5,40 5,20 0,90 0,87 
=СН- 4,45 5,10 1,11 1,28 
=С- 2,50 3,80 1,25 1,90 

-CH2- (в пятичленном 
кольце) 

4,75 6,3 0,79 1,05 

-СН2- (в шестичленном 
кольце) 

4,29 6,3 0,71 1,03 

=СН- (ароматическая) 3,68 5,3 0,92 1,33 
=С-   (ароматическая) 2,04 2,9 1,02 1,45 

-О- 4,02 8,5 2,01 <4,25 
-S- 5,74 10,7 2,37 5,35 
-F (5,1) (5,0) 2,55 2,50 

-С1 6,46 (9,5) 3,23 4,75 
-Вr 6,28 - 3,14 - 
-I 5,34 - 2,67 - 

-OH 4,05 10,7 1,01 2,68 
-SH 11,16 12,5 2,78 3,12 
-NH2 5,00 - 0,83 - 
-NH 3,40 (7,6) 0,85 1,90 
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Окончание таблицы 2 

Группа 
S

P
С , 

кал/(моль· град) 

l

P
С , 

кал/(моль·град) 

S

P
С /R, 

(на атом) 

l

P
С /R, 

(на атом) 

>N- 4,08 (10,5) 2,04 5,25 
-NO2 10,00 - 1,67 -  
-CO- 5,50 12,6 1,38 3,15 

-COO- (11) 15,5 1,83 2,58 
-COOH (12) 23,6 1,50 2,95 
-CONH- (9-13) (21,5) 1,12-1,63 2,68 

-SO2- (12) - 2,00 - 

-SN (6) - 1,50 - 

 20,44 29,4 0,94 1,35 

 18,80 27,0 0,95 1,36 

 15,52 22,2 0,98 1,40 
 

П р и м е ч а н и е .  Наиболее вероятные значения вкладов, представленные Д. В. Ван 

Кревеленом [4], приведены в табл. 2 в скобках. 

 
Температурную зависимость теплоемкости можно аппроксимировать с 

помощью следующих уравнений: 

T
С

TС
S

P

s

p 003,0106,0
)298(

)(
+= ;                              (2.3) 

T
С

TС
l

P

l

p 0012,064,0
)298(

)(
+= .                              (2.4) 

 
ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ЗАДАЧ 

 

Рассчитать теплоемкость полипропилена со степенью кристалличности 

30 % при температуре 323 К. 

Решение. Значения S

P
С (298) и l

P
С (298) рассчитываются суммированием 

групповых вкладов (см. табл. 2): 

 S

P
С (298) l

P
С (298) 

(–СН2–) 6,05 7,26 
(–СН–) 3,72 5,00 
(–СН3) 7,38 8,8 

 17,15 21,06 



 66 

С помощью уравнений (2.3) и (2.4) определим значение теплоемкостей 

в твердом и жидком состояниях при температуре 323 К на основании зна-

чений при комнатной температуре:  
S

P
С (323) = S

P
С (298)·(0,106 + 0,003·323) = 17,15·1,075 = 18,44 кал/(моль·К); 

l

P
С (323) = l

P
С (298)·(0,64 + 0,0012·323) = 21,06·1,0276 = 21,641256 кал/(моль·К). 

Для полипропилена с кристалличностью 30 % оцененная мольная теп-

лоемкость S

P
С (323) = 0,3·18,43625 + 0,7·21,641256 = 20,68 кал/(моль·К). 

Удельная теплоемкость S

P
С /М = 20,68/42,1 = 0,49 кал/(г·К).  

Теплоемкость чистых газов и паров при низких давлениях можно оп-

ределить с достаточной степенью точности  и по уравнению Добратца [33]: 

∑ ∑∑
∑−−−

+++= ii

i

ir

iirР Cq
q

qnn
CqRnRС ,,

63
2/4

0 δν ,              (2.5) 

где С0
Р – теплоемкость при низком давлении, кал/(моль · град), R – универ-

сальная газовая постоянная, R = 1,987 кал/(моль · град); nr – число простых 

связей, относительно которых может иметь место внутреннее вращение 

групп, то есть С-С или С-О в сложных и простых эфирах; qi – число связей 

типа i;  n – число атомов в молекуле, ∑qi – общее число связей в молекуле; 

Cν,i  и Cδ,i – функции Эйнштейна для связей типа i.  

Величину  С0
Р  определяют с помощью данных табл. 3, в которой при-

ведены характеристические частоты колебаний ν и δ по Мереблиану, а 

также константы А, В и С, входящие в уравнение теплоемкости вида: 

С0
Р = А + ВТ + СТ2.                                     (2.6) 

Полагают, что рассматриваемый метод расчета теплоемкости чистых 

паров и газов в интервале температур 300–1100 К дает среднюю погреш-

ность 5,5 %, максимальную погрешность – 25 %. Расчеты показали, что ес-

ли из списка веществ исключить низшие члены гомологических рядов и 

структуры типа циклопропана, а также несколько ограничить интервал 

температур (500К<Т<1100К), то можно добиться большей точности вы-

числений. Максимальная погрешность в этом случае не превысит 10 %. 
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Таблица 3  

Частоты связей и константы теплоемкости для газов и паров [33] 

Константы Константы 
Связи 

Частота, 
νсм

–1 А В · 103 С ·106 

Частота, 
δсм

-1 А В · 103 С ·106 

С-С1 910 -0,339 3,564 -1,449 650 0,343 2,707 -1,15 
С-С2 1500 -0,836 3,208 -1,087 600 0,503 2,472 -1,058 
С=С 1200 -0,74 3,73 -1,404 910 -0,339 3,564 -1,449 
С≡С 2080 -0,606 1,861 -0,306 375 1,268 1,244 -0,544 
С-Н 3000 -0,139 0,168 0,447 1050 -0,579 3,741 -1,471 
С-О 1030 -0,458 3,722 -1,471 1120 -0,665 3,754 -1,449 
С=O 1740 -0,778 2,721 -0,759 780 -0,034 3,22 -1,341 
C-N 1000 -0,501 3,695 -1,471 450 1,016 1,663 -0,723 
C≡N 2220 -0,525 1,528 -0,141 240 1,665 0,566 -0,249 
С-Сl 650 0,343 2,707 -1,15 260 1,613 0,656 -0,289 
С-F 1050 -0,579 3,471 -1,471 1200 -0,74 3,73 -1,404 

С-Вг 610 0,471 2,519 -1,076 950 -0,415 3,63 -1,462 
С-I 530 0,74 2,106 -0,908 880 -0,275 3,498 -1,431 
О-Н 3500 0 -0,24 0,56 1350 -0,819 3,563 -1,267 
S-Н 2570 -0,331 0,805 0,192 860 -0,23 3,45 -1,416 
S=0 1250 -0,772 3,685 -1,363 520 0,774 2,051 -0,886 
С-S 690 0,219 2,884 -1,218 280 1,558 0,75 -0,33 

N-N3 1000 -0,501 3,695 -1,471 900 -0,32 3,547 -1,445 
N-Н 3300 -0,04 -0,12 0,53 1200 -0,74 3,73 -1,404 
N-О 1270 -0,785 3,668 -1,347 660 0,311 2,754 -1,168 
N=O 1470 -0,835 3,347 -1,125 650 0,343 2,707 -1,15 

 

П р и м е ч а н и е .  1 – для алифатических соединений; 2 – для ароматических со-

единений или сопряженных двойных связей; 3 – исключая N2O или N2O4. 

 
ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ЗАДАЧ 

 

Пример 1. Определить зависимость мольной теплоемкости пропилена 

С3Н6 при низком давлении и температуре 427 оС, используя уравнение До-

братца. 

Решение. Структурная формула пропилена:           Н  Н  Н 

                                                                                      С=С–С–Н 

                                                                                      Н       Н 

В этом случае n = 9; nr = 1; ∑qi = 8;  =
−−−

∑
∑

i

ir

q

qnn 63
 1,5. 

Пропилен имеет шесть связей С–Н; 1 связь С–С; одну связь С=С. Ис-

пользуя данные табл. 3, найдем: 
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∑qiCν,i = 6(-0,139+0,168·10-3T+0,447·10-6T2) + (-0,339 + 3,564·10-3T - 1,449·10-

6T2)+  

+ (-0,740 + 3,730·10-3T - 1,404·10-6T2) = (-1,913 + 8,302·10-3T -0,171·106T2) 

кал/(моль·град). 

Аналогично можно получить: 

∑qiC i,δ  = 6(-0,579 + 3,741·10-3T - 1,471·10-6T2) + (0,343 + 2,707·10-3T -                                 

-1,150·10-6T2) +(-0,339 + 3,564·10-3T - 1,449·10-6T2) = (-3,47+ 28,717·10-3T - -

11,425·10-6T2) кал/(моль·град). 

Подстановка найденных величин в уравнение (2.5) дает следующее 

уравнение для определения мольной теплоемкости при постоянном давле-

нии в зависимости от температуры: 

С0
Р   = 4 ·1,987  +  1·1,987/2  +  (-1,913  +  8,302·10-3T  -  0,171·10-6·T2 )  + 

 +  1,5·(-3,47 + 28,717·10-3T - 11,425·10-6T2) = 1,8235 + 51,3775·10-3T – 

17,3085·10-6T2. 

Легко показать, что при T=700 К величина С0
Р = 29,31 кал/(моль·град), 

при 298 К  С0
Р  = 15,59 кал/(моль·град), по справочным данным С0

Р = 15,27 

кал/(моль·град), таким образом, ошибка определения при н.у. составляет 2 %. 
 

Пример 2. Установить зависимости изменения мольной теплоемкости  

N-метиланилина и N,N-диметиланилина от температуры. 

Решение. Для N-метиланилина имеем:  

nr=2; n=17; ∑qi=17;  
3 6

1,529.r i

i

n n q

q

− − −
=∑

∑
 

Анализируя структурную формулу N-метиланилина, выделяем сле-

дующие фрагменты: 6(C-C2); 2(C-N); 8(C-H); 1(N-H). 

Используя данные табл. 3, найдем: 

∑qiCν,i = 6(-0,836 + 3,208 · 10-3Т - 1,087 · 10-6Т2) + 2(-0,501+ 3,695 · 10-3Т - 

1,471 · 106Т2) + 8(-0,139 + 0,168 · 10-3Т + 0,447 · 10-6Т2) + (-0,04 - 0,12 · 10-

3Т + 0,53 · 10-6Т2) = -7,17 + 27,862 · 10-3Т – 5,358 · 10-6Т2  кал/(моль·град). 

Аналогично можно получить: 



 69 

∑ iiCq ,δ = -0,322 + 51,816 · 10-3Т - 20,966 · 10-6Т2 кал/(моль·град). 

Подставляем найденные величины в уравнение (2.5):  

С0
Р = 4·1,987 + 1,987 + (-7,17 + 27,862 · 10-3Т - 5,358 · 10-6Т2) + 1,529       

(-0,322 + 51,816 · 10-3Т - 20,966 · 10-6Т2) = 2,273 + 107,089 · 10-3Т - 37,415 · 

10-6Т2 кал/(моль · град) 

или в системе СИ:  

С0
Р =9,5239+448,7029 · 10-3Т--156,7689 · 10-6Т2 Дж/моль·К; при температу-

ре 298 К С0
Р = 129,31 Дж/моль·К. 

Для N,N-диметиланилина: nr =3; n=20; ∑qi =20; 
∑

∑−−−

i

ir

q

qnn 63
= 1,55. 

Анализируя структурную формулу N,N-диметиланилина, выделяем 

следующие фрагменты:  6(C-C2); 3(C-N); 11(C-H). 

Используя данные табл. 3, найдем: 

∑qiCν,i = 6(-0,836 + 3,208 · 10-3Т - 1,087 · 10-6Т2) + 3(-0,501 + 3,695 · 10-3Т - 

1,471·10-6Т2) +11(-0,139 + 0,168 · 10-3·Т + 0,447 · 10-6Т2) = -8,048 + 

32,181·10-3Т - 6,018·10-6Т2  кал/(моль·град). 

Аналогично можно получить: 

∑qiC i,δ =6(0,503+2,472 · 10-3Т-1,057 · 10-6Т2) + 3(1,016+1,663 · 10-3Т--0,723 · 

10-6Т2) + + 11(-0,579 + 3,741 · 10-3Т - 1,471 · 10-6Т2) = -0,303+60,972 · 103Т - 

24,698 · 10-6Т2 кал/(моль·град). 

Подставляя найденные величины в уравнение (2.5), имеем:  

С0
Р = 4·1,987 + 2,967 + (-8,048 + 32,181 · 10-3Т – 6,018 · 10-6Т2) + 1,55(-0,303 

+ 60,972 · 10-3Т - 24,698 · 10-6Т2) = 2,397 + 126,688 · 10-3Т - 44,300 · 10-

6Т2кал/(моль · град)  

или в системе СИ:  

С0
Р= 10,043 + 530,823 · 10-3Т-185,617 · 16Т2Дж/моль · К; при температуре 

298 К   С0
Р = 151,74 Дж/моль   К. 

 



 70 

2.2. Расчет изменения изобарно-изотермического потенциала реакции 
по групповым вкладам 

 

Ценность соотношений химической термодинамики ограничивается 

отсутствием достаточных данных. В таких случаях важно иметь простой 

метод хотя бы для приближенных расчетов этих данных. 

Термодинамика устанавливает связь между константой равновесия и 

изменением изобарно-изотермического потенциала образования:  

f

o

f KRTG ln298, −=∆ .                                            (2.7) 

В системе Ван Кревелена и Чермина изобарно-изотермический потен-

циал образования рассчитывается по групповым вкладам и вводятся по-

правки на особенности химического строения: 
o

f
G∆  = Σ вклады составляющих групп + Σ поправки на строение + RTlnσ,  (2.8) 

где RTlnσ – поправка на степень симметрии данной  молекулы; σ – число 

симметрии, которое определяется количеством одинаковых положений 

молекулы в пространстве путем простого вращения молекулы без дефор-

мации. 

При этом предполагается, что групповые вклады линейно зависят от 

температуры: 

o

f
G∆ группы = ∆ +298

o

iН ∆ 298
o

iS T.                            (2.9) 

С помощью одного этого выражения нельзя точно описать темпера-

турную зависимость изобарно-изотермического потенциала образования 

веществ в широком температурном интервале. Однако это выражение дос-

таточно точно в интервале 300–600 К. Все групповые вклады и структур-

ные поправки рассчитаны на основании опубликованных эксперименталь-

ных данных для органических соединений. 

Для углеводородов оцененные изобарно-изотермические потенциалы 

образования соответствовали опубликованным в литературе с ошибкой, не 

превышающей 0,8 ккал/моль. Для неуглеводородных соединений точность 

была ниже, и максимальные отклонения достигали 3 ккал/моль.  
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Все значения изобарно-изотермического потенциала образования, как 

правило, приведены к стандартным условиям для идеального газа с лету-

честью 1 кгс/см2. Это также относится и к приведенным групповым вкла-

дам (табл. 4) [4]. 

Таблица 4 

Изобарно-изотермические потенциалы образования некоторых малых молекул      
и групповые вклады в изобарно-изотермический потенциал образования           

больших молекул [4] 

Группа 
o

f
G∆ (Т), кал/моль Группа 

o

f
G∆ (Т),кал/моль 

СН4 -19000 + 22,3 Т H2O -58000 + 11,5 Т 

-СНз -11500 + 22,9 Т -ОН -42000 + 12,0 Т 

-СН2- -5300 + 25,0 Т –О– -28000 + 14 Т 

СН- -750 + 30,0 Т Н2С=0 -23500 + 4,7 Т 

–НС=О -29000 + 5,5 Т  
С 3000 + 36,5 Т 

C = O -30000 + 9,5 Т 

=СН2 5900 + 8,0 Т HCOOH –87000 + 21,6 Т 

=СН- 9000 + 9,0 Т –COOH –94500 + 25 Т 

= С 10000 + 14,0 Т –COO– –80000 + 27 Т 

= С = 35000 - 4 Т NH3 -11600 + 25,6 Т 

≡ СН 27000 - 7,7 Т –NH2 -3800 + 27,1 Т 

≡ С – 27000 - 6,0 Т –NH– 2000 + 29,4 Т 
 

СНар 3100 + 6,1 Т >N- 6000 + 37,2 Т 
   

С–ар 5300 + 9,9 Т 
 

Nар– 11500 + 11,1 Т 

Сар       
(эндо) 

6600 + 5,1 Т –NO2 -9000 + 37,0 Т 

 18600 + 36,6 Т H2S -5000 - 10,0 Т 

 20800 + 40,4 Т –SH 4200 - 9,3 Т 

 23000 + 44,2 Т –S– 10000 - 7,1 Т 

HF -64500 - 1,5 Т 
 

   Sар– 14500 - 14,4 Т 

–F -46000 - 2,2 Т –SO– -15100 + 15,2 Т 

НCl -22000 - 2,2 Т –SO2– -67300 + 36,2 Т 

-С1 -11700 - 2,2 Т CO -26600 - 21,2 Т 

HBr -8700 - 13,6 Т СО2 -94000 - 0,6 Т 

–Br -1000 - 13,3 Т COS -33000 - 24 Т 

Вr2 (газ) 7400 - 22,2 Т CS2 27500 - 40,3 Т 
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Окончание таблицы 4 

Группа 
o

f
G∆ (Т), кал/моль Группа 

o

f
G∆ (Т),кал/моль 

HI 6200 - 19,7 Т COCl2 -52000 -  9,4 Т 

–I 16500 - 20 Т SO2 -71000 - 2,8 Т 

I2 (газ) 15000 - 34,4 Т SO3 -94500 + 19,9 Т 

HCN 31200 - 8,3 Т NO 21500  - 3,0 Т 

–CN 29000 - 7,2 Т NO2 8000 + 14,8 Т 

(CN)2 72000 - 10,6 Т S2 (газ) 31000 - 39,2 Т 

Структурные поправки o

f
G∆ (Т),кал/моль 

Кольцевая замкнутая (неароматическая) 

3 кольца 25000 - 30 Т 
4 кольца 25000 - 27 Т 

5 колец 5000 - 25 Т 
6 колец -1000 - 16,5 Т 

Заместители в цепях 
 

3 прилежащих группы          СН– 2100 

2 прилежащих группы           –С– 1800 
 

прилежащие группы      СН– и –С– 2600 

в ароматических кольцах 

о-положение 1000 

м-положение 350 

n-положение 0 

в неароматических кольцах 
одинарное замещение -1000 
двойное 1,1-замещение -2000 
1,2; 1,3; 1,4-замещение, цис -1500 

1,2; 1,3; 1,4-замещение, транс -3000 

Особые эффекты в ненасыщенных системах 
o

f
G∆ (Т),кал/моль 

цис-транс-превращение -1400 + 1,7 Т 

сопряжение одной двойной связи с другой -4000 
сопряжение с ароматическим кольцом -2000 
 

сопряжение с      С=О связью -1000 

 
 

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ЗАДАЧ 
 

Оценить изобарно-изотермический потенциал образования газообраз-

ного бутадиена-1,3 и газообразного (условно) полибутадиена. 
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Решение. Структурные звенья: 

СН2=СН—СН=СН2            –СН2–СН=СН–СН2– 
         мономер                                полимер 

Для мономера: 2(=СН2) 11800 + 16,0 Т 

 2(=СН-) 18000 + 18,0 Т 

 RTlnσ (σ=2) 1,37 Т 

 сопряжение –4 000 

  25800 + 35,4 Т 

При 300 К искомая величина равна 25800 + 10 600 = 36400 кал/моль; в 

литературе приводится значение 36490 кал/моль. При 600 К рассматривае-

мая величина равна 25800 + 21200 = 47000 кал/моль; в литературе приво-

дится значение 47200 кал/моль. 

Для газообразного (условно) полимерного звена: 

2(-СН2-) -10600 + 50,0 Т 

2(–СН=) 18000 + 18,0 Т 

 7400 + 68,0 Т 

Мольный изобарно-изотермический потенциал полимеризации: 

          7400 + 68,0 Т-(25800+35,4Т) = –18400+ 32,6 Т. 
Приведенное в литературе значение составляет -8700 кал/моль. 

 
2.3. Поправки, учитывающие физическое состояние вещества 

 

Если реагирующие вещества или продукты реакции не находятся в 

идеальном газообразном состоянии, но конденсированы (такое состояние 

всегда наблюдается для полимеров), то необходимо ввести поправки. Та-

кие поправки представлены в виде диаграмм уровней энтальпии и энтро-

пии для реакций полимеризации (рис. 2). 

Из этих диаграмм можно без труда получить требуемые формулы. Ниже 

приведены варианты поправок ∆Но и ∆S° для негазообразного состояния: 

∆Hо полимеризации  

∆Ho 
га =

 ∆Но
гг – ∆Но

исп , ∆Но
гк= ∆Но

гг – ∆Но
исп – ∆Но

пл ; ∆Но
жа= ∆Но

гг+ ∆1Но
исп – ∆Но

исп ; 
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∆Sо полимеризации 

∆Sо
жк= ∆Sо

гг+ ∆1Sо
исп– ∆Sо

исп– ∆Sо
пл , ∆Sо

кк= ∆Sо
гг + ∆1Sо

исп– ∆Sо
исп+ ∆1Sо

пл– ∆Sо
пл . 

Примечание. ∆Ho
xy, ∆Sо

xy  – стандартныe мольные энтальпии и энтропии 

реакции, если мономер в состоянии x превращается в полимер в состояние у.  
 

                                ∆H(∆S) реакции 
                                    Мономер (1)                            Полимер 
                      г(р-р)          
                                      ∆1Ho 

исп
 (∆1So) 

исп   
(+) 

                           ж                                                   ∆Ho 
гг

 (∆So) 
гг  (реакции) 

(–) 

                                      ∆1Ho 
пл

 (∆1So)пл        
(+) 

                            к 
                                                  г(р-р) 
                                                                         ∆Ho 

исп
 (∆So) 

исп   
(–) 

                                                         а 
                                                                         ∆Ho 

пл
 (∆So) 

пл       
(–) 

                                                        к 
 

Рис. 2. Уровни энтальпии и энтропии мономера и полимера в различных  
физических состояниях: 

г – газообразное; ж – жидкое; а – аморфное; к – кристаллическое; р – растворенное; 
исп – испарение (конденсация); пл – плавление (кристаллизация);  

о – стандартное состояние (25 оС, 1 атм) 
 
При рассмотрении реакций полимеризации для оценки поправок мож-

но воспользоваться следующими эмпирическими правилами: 

∆Go
га  ≈

  ∆Gо
гг – 2000 + 4 T ;                               (2.10) 

∆Gо
гк  ≈ ∆Gо

гг – 4000 + 7,5 T ;                            (2.11) 

∆Gо
жа ≈ ∆Gо

гг+ 1000 – 12 T ;                              (2.12) 

∆Gо
жк ≈ ∆Gо

гг – 7 T ;                                           (2.13) 

∆Gо
кк  ≈ ∆Gо

гг – 9 T ,                                           (2.14) 

где ∆Gо
xy – изменение мольного изобарно-изотермического потенциала 

при переходе мономера из состояния х в полимер в состояние у. 

 

 
ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ЗАДАЧ 

 

Оценить изобарно-изотермический потенциал полимеризации бута-

диена-1,3 в полибутадиен, если мономер находится в жидком состоянии, а 

полимер – в аморфном твердом состоянии.  
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Решение. Из предыдущего примера следует, что ∆Gо
гг  (полим) =            

= –18400 + 32,6T.  

Формула (2.12) дает:  ∆Gо
жа ≈ ∆Gо

гг+ 1000 – 12 T. Следовательно,    

∆Gо
жа ≅ –17400 + 20,6 T или ∆Но

жа = -17400  и ∆Sо
жа = 20,6.  

Приведенные в литературе значения ∆Но
жа= -17400  и  ∆Sо

жа= 20,1-21,2. 

 
 

2.4. Изобарно-изотермический потенциал реакций 
полимеризации и предельные температуры 

 

В процессе полимеризации присоединением осуществляются сле-

дующие реакции (в качестве примера): 

Н2С=СН2                 – Н2С–СН2– 

   Н2С=CН            –Н2С–СН– 
 

    Н2С=С                   –Н2С–С– 

Экспериментальные и расчетные характеристики этих реакций, а также 

рассчитанные и измеренные предельные температуры полимеризации при-

ведены в табл. 5. При такой температуре изменение изобарно-изотерми-

ческого потенциала равно нулю и Тпр  = ∆Нполим/∆Sполим.  

Если стандартное состояние относится к единичной концентрации и 

мономер (М) ведет себя идеальным образом, то есть ∆S = ∆S° + R ln[М], то 
Тпр = ∆Нполим/(∆Sполим + R ln[М]).                          (2.15) 

Величина Тпр характеризует равновесие мономер-полимер независимо 

от того, чем вызвана полимеризация (свободными радикалами или иона-

ми). Следовательно, предельная температура – это такая температура, вы-

ше которой полимеризация не может осуществиться; кроме того, при та-

кой температуре, полимер становится неустойчивым в отношении терми-

ческой деструкции. На практике образовавшиеся полимеры, по-видимому, 

устойчивы при температурах выше предельной, но подобное состояние 

оказывается метастабильным. Причина заключается в том, что для прохо-

ждения процесса деполимеризации образовавшегося полимера требуется 

определенная энергия активации. Но полимеры, цепи которых не закончи-

ли свой рост, могут деполимеризоваться спонтанно. 
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2.5. Термодинамика свободных радикалов 
 

Многие реакции полимеризации и деструкции полимеров осущест-

вляются по радикальному механизму. Следовательно, важно знать сравни-

тельные термодинамические характеристики свободных радикалов и свя-

занных групп. Для ряда радикалов и связанных с ними групп значение из-

менения  изобарно-изотермического потенциала приведено в табл. 6. 

Таблица 6  

Изменение изобарно-изотермического потенциала 

Радикал ∆G°, кал/моль Радикал ∆G°, кал/моль 

H● 52000 – 11,8 Т •ОН 9000 – 1,5 Т 

F● 19000 – 13,5 Т •O– 8000 – 2 Т 

С1● 28940 – 12,8 Т 

Вr● 26800 – 23,7 Т 

 

           O 
 

          •C– 
5000 – 10 Т 

I● 25500 – 29,0 Т 
          O 

 

      •O–C 
–26000 + 10 T 

●CH3 32000 + 2,1 T 
●CH2– 

34000 - 1,0 T 

            O 
      H–C 

 

 
4000 + 10 T 

 

●CH 36000 + 9 T •CN 110000 –15 T 

●C– 38000 + 15 T •O–O– 7500 

 

 
ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ЗАДАЧ 

 

В качестве примера рассматривается термодинамическая вероятность двух 

типов реакций между радикалами: рекомбинация и диспропорционирование. 

Решение. Эти реакции таковы: 

–СН2• + •СН2–СН2–             –СН2–СН2–СН2–                    (а) 

–СН2• + •СН2–СН2–           ··–СН3 + СН2=СН–··                (б) 

С помощью групповых вкладов можно рассчитать: для реакции (а) – 

∆G°= –78 600 + 52,0 Т; для реакции (б) – ∆G° = –59 300 + 16,9 T. Следова-

тельно, разность изобарно-изотермических потенциалов для этих двух ре-

акций составляет: ∆(∆G°) = –19300 + 35,1 Т = 0 при  550 К. 
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Таким образом, при температуре выше 550 К (или 277 °С) преобладает 

диспропорционирование, а ниже 550 К – рекомбинация. 

 
 

2.6. Расчет термодинамических параметров газообразных  
органических соединений методом введения поправок 

на замещение водорода группами –СН3 и другими 
 

Эмпирический метод, предложенный Андерсеном, Байером и Ватсо-

ном [9], позволяет с достаточной точностью рассчитать стандартную теп-

лоту образования при 298 K (∆НO 298,f ), абсолютное значение энтропии в 

стандартном состоянии при 298 K (S°298) и температурную зависимость те-

плоемкости Cр
°
=а+bТ+сТ2 практически для любых органических соедине-

ний (исключение составляют гетероциклические). Проверка этого метода 

показала, что результаты расчета ∆НO 298,f  отличаются от лучших экспери-

ментальных данных не более чем на 4,0 ккал/моль. В расчете каждое со-

единение принимают состоящим из основной группы, которая видоизме-

няется замещением составляющих ее атомов на другие группы. 

В таблицах 7–12 даны все необходимые для расчета данные. В табл. 7 

даны свойства основных групп десяти углеводородов. В табл. 8 приведены 

поправки на первичное замещение водорода основной группы на –СН3. 

Поправки зависят от числа замен и положения заменяемой группы. В таб-

лице 9 указаны поправки на вторичные замещения водорода группой –СН3. 

Для определения соответствующих поправок необходимо знать типовые 

числа того атома углерода, у которого проводится замена (атом типа А), и 

соседнего с ним менее гидрированного углеродного атома (атом типа В). 

Типовые числа атомов углерода определяют по числу имеющихся у атома 

углерода атомов водорода: 
                      Радикал   –СН3     =СН2   –СН–   –С–      =С– 

                             Тип        1           2           3        4          5 

 
Тип 5 относится к углеродному атому бензольного или нафталинового 

кольца. 
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В табл. 9 также приведены поправки для расчета свойств простых и 

сложных эфиров. Одна из поправок дана на замену водорода гидроксиль-

ной группы группой –СН3 с образованием метилового эфира, вторая по-

правка – на замену карбоксильного водорода в карбоновой кислоте груп-

пой –СН3 с образованием этилового эфира. В табл. 10 указаны поправки на 

замену ординарных связей сложными. Данные табл. 11 учитывают длину 

боковой цепи в циклических углеводородах и положение двойной связи. 

Наконец, в табл. 12 даются поправки на замену группы –СНз на любую 

другую группу. В данную таблицу включена фенильная группа –С6Н5, ко-

торая может рассматриваться как основная при расчете свойств сложных 

соединений, в которых объединены несколько групп, например, в полиос-

новных ароматических кислотах. 

Поправки к теплотам образования, учитывающие первичное замеще-

ние группы –СН3 хлором, не найдены. Однако замечено, что теплота обра-

зования изменяется с каждым последующим замещением на хлор у исход-

ного атома углерода. 
 

Необходимо обращать внимание на необходимость к вычислен-

ным поправкам при расчете энтропии галогенопроизводных алканов 

прибавлять дополнительную поправку (+1,0 кал/град · моль). 
 

Последовательность при расчете термодинамических свойств сложных 

органических соединений разбираемым методом такова. 

1. С помощью табл. 7 выбирают вещество, лежащее в основе рассмат-

риваемого соединения. В случае, если возможен выбор основных веществ, 

следует остановиться на веществе, имеющем наибольшее значение эн-

тропии. 

2. Для циклических углеводородов, имеющих в кольце больше шести 

углеродных атомов, за основную группу выбирают циклогексан и произ-

водят расширение кольца, учитывая данные табл. 8. 
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3. Необходимо сделать все первичные замещения прежде, чем начи-

нать вторичные. При этом необходимо пользоваться табл. 8. Для метана 

возможно только одно первичное замещение. В случае циклической струк-

туры у каждого углеродного атома в кольце можно произвести по одному 

первичному замещению. Если в основном кольце должно быть сделано 

больше чем два первичных замещения, то первыми делают два ближайших 

замещения. Если у углеродного атома в основном кольце должно быть 

сделано более чем одно замещение, то последующие замещения проводят 

как вторичные и делают их только после того, как сделаны все первичные 

замещения. 

4. При построении полного скелета соединения проводят последова-

тельные вторичные замещения водородного атома на группу –СН3 с по-

мощью табл. 8. При этом придерживаются следующих правил: 

а) первоначально строят самую длинную прямую цепь; 

б) боковые цепи вводят в порядке их длины; однако, если углеродный 

атом, имеющий самую длинную боковую цепь, должен иметь вторую бо-

ковую цепь, то эту цепь вводят раньше, чем осуществляют замещение у 

других углеродных атомов основной группы; если одно и то же соедине-

ние может быть получено различными замещениями, например, введением 

боковых групп –СН3 по часовой стрелке или против часовой стрелки, то 

берут средний результат; 

в) если цепь имеет несколько двойных связей, то первой вводят двой-

ную связь, ближайшую к концу цепи. 

5. Вводят группы –СН3, которые впоследствии будут замещены на со-

ответствующие группы, согласно табл. 12. Вводя группы –СН3, поправки 

принимают по табл. 9. 

6. Заменяют ординарные связи сложными, руководствуясь табл. 10. 

7. Если есть необходимость, то вводят дополнительные поправки, пре-

дусмотренные табл. 11. 
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8. Проводят замены согласно табл. 12. 

9. Просуммировав все поправки, получают величину искомого термо-

динамического свойства органического соединения. 

Поправки для приближенного расчета стандартных теплот образования 

соединений из простых веществ, их теплоемкостей и энтропии (в идеали-

зированном газообразном состоянии) методом введения поправок на за-

мещение водорода группами –СН3 и другими (33, 34 в [9]) приведены в 

табл. 7–12. 

Таблица 7 

Свойства основных групп 

Коэффициенты уравнения  

C О

Р
= f(T), 

кал/град•моль 
Вещество 

∆H 0
298,f , 

ккал/моль 

S 0

298  

кал/град · 
моль  

a b · 103 c · 106 
Метан –17,89 44,50 3,79 16,62 –3,24 
Циклопентан –18,46 70,00 –9,02 109,28 –40,23 

Циклогексан –29,43 71,28 –11,53 139,65 –52,02 

Бензол 19,82 64,34 –4,20 91,30 –36,63 

Нафталин 35,40 80,70 3,15 109,40 –34,79 

Метиламин –7,10 57,70 4,02 30,72 –8,70 

Диметиламин -7,8 65,20 3,92 48,31 -14,09 
Триметиламин –10,90 — 3,93 65,85 –19,48 
Диметиловый эфир –46,00 63,70 6,42 39,64 –11.45 

Формамид –49,50 — 6,51 25,18 –7,47 

 

Таблица 8   

Поправки на первичное замещение водорода группами –СН3 

Основная группа 
∆H 0

298,f  

ккал/моль 

S 0

298  

кал/град · 
моль  

a b · 103 c · 106 

Метан –2,50 10,35 –2,00 23,20 –9,12 
Циклопентан  
первое замещение –7,04 11,24 1,87 17,55 –6,68 
второе замещение  
1,1 –7,55 4,63 –0,67 24,29 –10,21 
1,2 (цис) –5,46 6,27 –0,01 22,69 –9,46 
1,2 (транс) –7,17 6,43 0,28 21,97 –9,18 
1,3 (цис) –6,43 6,43 0,28 21,97 –9,18 
1,3 (транс) –6,97 6,43 0,28 21,97 –9,18 
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Окончание таблицы 8 

Основная группа 
∆H 0

298,f  

ккал/моль 

S 0

298  

кал/град · 
моль 

a b · 103 c · 106 

Дополнительная по-
правка на каждое по-
следующее замещение 

7,00 – – – – 

Циклогексан  
поправка на увеличе-
ние кольца для каж-
дого прибавляемого 
атома углерода 

–10,97 1,28 –2,51 30,37 –11,79 

первое замещение в 
кольце 

–7,56 10,78 2,13 18,66 –5,71 

второе замещение       
в кольце 

 

1,1 –6,27 5,18 –2,14 25,69 –10,09 
1,2 (цис) –4,16 7,45 –0,65 22,19 –8,84 
1,2 (транс) –6,03 6,59 –0,06 22,59 –2,56 
1,3 (цис) –7,18 6,48 –0,34 21,49 –7,95 
1,3 (транс) –5,21 7,86 0,29 19,29 –7,23 
1,4 (цис) –5,23 6,48 0,29 19,29 –7,23 
1,4 (транс) –7,13 5,13 –0,72 23,79 –9,91 
Дополнительная по-
правка на каждое по-
следующее замеще-
ние 

–7,00 – – – – 

Бензол  
первое замещение –7,87 12,08 0,78 16,68 –5,41 
второе замещение:  
1,2 –7,41 7,89 4,27 9,72 –1,87 
1,3 –7,83 9,07 0,77 17,46 –6,19 
1,4 –7,66 7,81 1,76 13,45 –3,41 
третье замещение:  
1,2,3 –6,83 9,19 1,41 12,78 –2,71 
1,2,4 –7,87 10,42 1,61 12,72 –2,77 
1,3,5 –7,96 6,66 2,41 11,30 –1,90 
Нафталин  
первое замещение –4,50 12,00 0,36 17,65 –5,88 
второе замещение:  
1,2 –6,30 8,10 5,20 6,02 –1,18 
1,3 –6,50 9,20 1,72 14,18 –3,76 
1,4 –8,00 7,80 1,28 14,57 –3,98 
Метиламин –5,70 – –0,10 17,52 –5,35 
Диметиламин –6,30 – –0,10 17,52 –5,35 
Триметиламин –4,10 – –0,10 17,52 –5,35 
Формамид  
замена к атому С –9,00 – 6,11 –1,75 4,75 
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Таблица 9  

Поправки на вторичные замещения группами –СН3 водорода 

А В 
∆H 0

298,f , 

ккал/моль 

S 0

298  

кал/град · 
моль 

a b · 103  c · 106 

1 1 –4,75 10,10 0,49 22,04 –8,96 
1 2 –4,92 9,18 1,09 17,79 –6,47 
1 3 –4,42 9,72 1,00 19,88 –8,03 
1 4 –5,0 11,00 1,39 17,12 –5,88 
1 5 –4,68 10,76 1,09 18,71 –7,16 
2 1 –6,31 5,57 -0,30 21,74 –8,77 
2 2 –6,33 7,15 –0,64 23,38 –9,97 
2 3 –5,25 6,53 0,80 19,27 –7,70 
2 4 –3,83 7,46 2,52 16,11 –5,88 
2 5 –6,18 6,72 0,37 19,25 –7,72 
3 1 –8,22 2,81 –0,28 24,21 –10,49 
3 2 –7,00 3,87 –0,93 24,73 –8,95 
3 3 –5,19 3,99 –3,27 30,96 –14,06 
3 4 –4,94 1,88 –0,14 27,57 –10,27 
3 5 –9,20 1,30 0,42 16,20 –4,68 

В сложных или  
простых эфирах 

(1-О-) 
–7,00 14,00 –0,01 17,58 –5,33 

Замена Н в кислоте 
группой –СН3 с обра-
зованием сложного 

эфира 

9,50 16,70 0,44 16,63 –4,95 

 

Таблица 10  

Поправки на замещение ординарных связей сложными 

Тип связи 
∆H 0

298,f , 

ккал/моль 

S 0

298  

кал/град · моль 
a b · 103  c · 106 

1=1 32,88 –2,40 0,21 –8,28 1,36 
1=2 30,00 –0,21 1,12 –11,40 3,32 
1=3 28,23 –0,11 2,18 –15,62 6,42 

2=2 (цис) 28,39 –1,19 –3,57 0,14 1,08 
2=2 (транс) 27,40 –2,16 1,27 –12,77 3,88 

2=3 26,72 –0,28 –2,02 –10,42 3,83 
3=3 25,70 –0,66 –0,41 –15,14 6,39 
1≡1 74,58 –9,85 4,72 –24,36 6,29 
2≡2 65,50 –3,97 1,00 –25,70 –9,50 
1≡2 69,52 –4,19 3,16 –26,37 8,82 
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Таблица 11 

Дополнительные поправки для окончательной структуры углеводородов 

Поправки 
∆H 0

298,f , 

ккал/моль 

S 0

298  

кал/град ·  
моль 

a b · 103 c · 106 

Дополнительная поправка на каждую длинную боковую цепочку в кольце: 

более 2С в боковой цепи циклопентана –0,45 0,12 –0,48 1,50 1,15 

более 2С в боковой цепи циклогексана 0,32 –0,39 0,76 2,10 1,30 

более 4С в боковой цепи бензола –0,70 –0,62 0,22 –0,20 0,08 

Дополнительная поправка на  вводимую двойную связь: 

для сопряженных двойных связей 13,16 –3,74 2,24 1,16 –0,25 

для чередующихся   двойных связей -4,28 –5,12 –0,94 3,88 –3,49 

для двойной связи, смежной с ароматическим кольцом в боковой цепи 
длиной менее 5С –2,00 –2,65 1,01 –3,24 1,31 
в боковой цепи длиной свыше 4С –1,16 –2,65 1,01 –3,24 1,31 

 

Таблица 12 

Поправки на группы, заменяющие группу –СН3   

Группа 
∆H 0

298,f , 

ккал/моль 

S 0

298  

кал/град · 
моль 

a b · 103 c · 106 

–ОН (алифатические, мета, пара) –32,70 2,60 3,17 –14,86 5,59 

–ОН (орто) –47,70 – – – – 

-NO2 1,20 2,00 6,30 –19,53 10,63 
-CN 39,00 4,00 3,64 –13,92 4,53 

–С1; для первого С1 углеродного 
атома 

0 0 2,19 –18,85 6,26 

–С1; для каждого последующего 4,50     

–Вг 10,00 3,00 2,81 –19,41 6,33 
–F –35,00 –1,00 2,24 –23,61 11,79 
–I 24,80 5,00 2,73 –17,37 4,09 

=О (альдегид) –12,90 –12,30 3,61 –55,72 22,72 
–СООН –87,00 15,40 8,50 –15,07 7,94 

=О (кетон) –13,20 –2,40 5,02 –24,96 12,37 
–SH 15,80 5,20 4,07 –24,96 12,37 

-С6Н5 32,30 21,70 –0,79 53,63 –19,21 
–NН2 12,30 –4,80 1,26 –7,32 2,23 

 

П р и м е ч а н и е .  К вычисленным поправкам на энтропию галогенов для метиль-
ных производных следует прибавлять единицу. Например, энтропия хлористого метила 
44,4 (основная группа) +10,4 (первичное замещение водорода группой –СН3) +0 (заме-
щение хлором) +1. 
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ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ЗАДАЧ 
 

Пример 1. Пользуясь методом введения поправок на замещение водо-

рода группами –СН3 и другими, найти ∆Н 0
298,f газообразного 2,2,4-триме-

тил-пентана. Результат расчета сравнить со справочной величиной. 

Решение. В качестве основного вещества примем метан, для которого 

∆Н 0
298,f  = –17,89 ккал/моль (табл. 7). В соответствии с рекомендацией к поль-

зованию методом, последовательно строим самую длинную цепь, состоящую 

из пяти углеродных атомов. Для этого сначала вводим поправку на первич-

ное замещение водорода на группу –СН3 (табл. 8), затем производим три вто-

ричных замещения водорода на группу –СН3 (табл. 9). Поправки на вторич-

ные замещения вводятся с учетом типовых чисел углеродных атомов. 

Схема построения самой длинной углеродной цепи:  

                                               (В)       (А)    (А)=1, (В)=1                      (В)       (А) 

СН4                               СН3—СН3                              СН3—СН2—СН3 

∆Н Обр0

298 = –17,89 ∆(∆Н) = –2,50                    ∆(∆Н) = – 4,75   

(А)=1, (В)=2                     (В)     (А)    (А)=1, (В)=2 

                 СН3–СН2–СН2–СН3                       СН3—СН2—СН2—СН2—СН3 

∆(∆Н) = – 4,92                                   ∆(∆Н) = – 4,92 

После построения самой длинной углеродной цепи рассматриваемой 

молекулы (что уже проделано) начинаем вводить боковые цепи в порядке 

их длины. В данном случае все боковые цепи равнозначны, поэтому можем 

их вводить в любом порядке, производя вторичные замещения водорода 

группами –СН3: 

 (В)      (А)     (В)                        (А)=2, (В)=2                 (А)      (В)      

СН3–СН2–СН2–СН2–СН3                       СН3 – СН – СН2 – СН3  

                                                   ∆(∆Н) = – 6,33    (В)     СН3(В) 

(А)=3, (В)=2              СН3  (В)     (А)    (В)  (А)=2, (В)=2        СН3        СН3 

                      СН3–С–СН2–СН2–СН3                   СН3–С–СН2–СН–СН3 

∆(∆Н) = – 7,00           СН3                          ∆(∆Н) = – 6,33        СН3 
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Таким образом, последовательно производя замещения водорода груп-

пами –СН3, получается 2,2,4-триметилпентан, для которого искомое тер-

модинамическое свойство определится суммированием термодинамиче-

ских свойств основной группы и всех поправок: 

∆Н 0
298,f (г) = –17,89–2,50–4,75–4,92–4,92–6,33–7,00–6,33=–54,64 ккал/моль. 

Согласно справочнику [18], эта величина составляет –53,57 ккал/моль. 
 

Пример 2. Используя метод Андерсена, Байера и Ватсона, вычислить 

∆Н 0
298,f  газообразного ацетона (диметилкетона). Полученный результат 

сравнить с величиной ∆Н 0
298,f = –51,72 ккал/моль, приведенной Россини [6]. 

                                                                  Н3С  

Решение. Построение молекулы ацетона     С=0 представим в виде сле-

дующей схемы:              Н3С  

                                         (А)       (В)    (А)=1, (В)=1    (В)     (А)    (В)  (А)=2, (В)=1 

    СН4                         СН3 – СН3                     СН3–СН2—СН3                 

∆Н= –17,89  ∆(∆Н )=–2,50                 ∆(∆Н) =-4,75                                 ∆(∆Н) =6,31  

 

                 (В)    (А)    (В)  (А)=3, (В)=1           СН3                      СН3 

            СН3–СН–СН3                    СН3 –  С – СН3                     С = О 

                     СН3        ∆(∆Н) =-8,22              СН3  ∆(∆Н) =-13,20   СН3  

Следовательно, ∆Н0
298,f = –17,89–2,50–4,75–6,31–8,22–13,20 = –52,87 ккал/моль. 

Сравнение рассчитанной и литературной величин ∆Н 0
298,f [13] указывает 

на их удовлетворительную сходимость. 

Вышеописанный метод позволяет определить не только энтальпию об-

разования соединения из простых веществ, но и энтропию и коэффициен-

ты уравнения С О

Р
= f(T) (для идеализированного газообразного состояния). 

 

Пример 3. Оценить величину ∆Н 0
298,f (г), S 0

298  и коэффициенты уравне-

ния  С
О

Р
= а + bT + cT2  стирола                      СН = СН2. В расчете воспользо-

ваться табл. 7. 
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Решение. Определяем искомые термодинамические свойства стирола ме-

тодом введения поправок на замещение водорода группами –СН3 и другими 

                                                               (В)                   (А)        

                                                                                    СН3                 

                                           ∆(∆Н)= –7,87 

  ∆Н= +19,82                                                        

     S= +64,34                         ∆S= +12,08  

С О

Р
= –4,20+91,30 · 10-3T-36,63 · 10-6T2          ∆С О

Р
=∆0,78+∆16,68 · 10-3T- ∆5,41 · 10-6T2    

 

   (А) =1, (В) =5                      (В)   (А)  (А) =1, (В) =2 

                                       СН2–СН3                                                             СН = СН2 

∆(∆Н)= –4,68                                                ∆(∆Н)= +30 

∆S= +10,76                                                  ∆S=–0,21 

∆С О

Р
=∆1,09+∆18,71 · 10-3T– ∆7,16 · 10-6T2       ∆С О

Р
=∆1,12-∆11,40 · 10-3T+ ∆3,32 · 10-6T2. 

Дополнительные поправки на вводимую двойную связь, смежную с 

ароматическим кольцом в боковой цепи длиной менее 5С: 

∆(∆Н) = -2,00;  ∆S = -2,65;  ∆С О

Р
= ∆ 1,01 - ∆3,24 · 10-3T + ∆1,31 · 10-6T2. 

Следовательно: ∆Н 0
298,f = +19,82 – 7,87 – 4,68 + 30 – 2 = 35,27 ккал/моль 

(табличное значение  ∆Н 0
298,f = 35,22 ккал/моль [8,21]);  

S 0

298 = 64,34 + 12,08 + 10,76 – 0,21 – 2,65 = 84,32 кал/моль · град, (таб-

личное значение  S 0

298 = 82,36 ÷ 82,48 кал/моль · град [5,27]); 

СО

Р 298 определится суммированием коэффициентов в уравнениях СО

Р
= f(T):   

                                                            –4,20 + 91,30 · 10-3T - 36,63 · 10-6T2 

                                                                0,78 + 16,68 · 10-3T - 5,41 · 10-6T2 

                                                                1,09 + 18,71 · 10-3T - 7,16 · 10-6T2 

                                                                1,12 - 11,40 · 10-3T + 3,32 · 10-6T2 

                                                                1,01 -  3,24 · 10-3T + 1,31 · 10-6T2 

                                                               –0,2 +112,05 · 10-3T – 44,57 · 10-6T2 
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или в системе СИ С О

Р Т = –0,838 + 469,49 · 10-3T - 186,75 · 10-6T2 ;  при тем-

пературе 298,15 К величина теплоемкости составит 122,54 Дж/(моль · град) 

(по справочнику [5] С О

Р 298 г  = 122,09 Дж/(моль · град)). 

По методу структурных поправок не обязательно начинать расчет 

с основных веществ, приведенных в табл. 7, так как наиболее надеж-

ные результаты получаются, исходя из веществ более близкого строе-

ния, если для них имеются термодинамические данные. 

Пример 4. Оценить величину ∆Н 0
298,f (г), S 0

298  и коэффициенты уравне-

ния С О

Р
=а + bT + cT2 для дивинилбензола. В расчете пользоваться табл. 7. 

Решение. Определяем искомые термодинамические свойства дивинил-

бензола методом введения поправок на замещение водорода группами        

–СН3 и другими:                                                                     

                                                                                            СН3                           

                                                          ∆(∆Н)= –7,87 

     ∆Н= +19,82 

       S= +64,34                                   ∆S= +12,08  

С О

Р
= –4,20+91,30 · 10-3T-36,63 · 10-6T2        ∆С О

Р
=∆0,78+∆16,68 · 10-3T-∆5,41 · 10-6T2.    

                             (В)                   (А)   (А) =1, (В) =5        (A)                    (B) 

                   СН3                 –СН3                       СН3–              –СН2–СН3         

∆ (∆Н)= –7,66                                              ∆(∆Н)= –4,68 

∆S= +7,81                                                     ∆S= 10,76 

∆С О

Р
=∆1,76+∆13,45 · 10-3T– ∆3,41 · 10-6T2; ∆С О

Р
=∆ 1,09+∆18,71 · 10-3T–∆7,16 · 10-6T2. 

       (А) =1, (В) =5     (A)    (B)                       (B)      (A)   2[(А) =1, (В) =2] 

                            СН3–СН2–              –СН2–СН3                           

∆(∆Н)= –4,68                                                                        ∆(∆Н)=+30 

 ∆S= 10,76                                          2×                              ∆S=–0,21  

∆С О

Р
= ∆1,09+∆18,71 · 10-3T–∆7,16 · 10-6T2   ∆С О

Р
=∆1,12–∆11,40 · 10-3T+∆3,32 · 10-6T2 

 
                               СН2=СН–               –СН=СН2 
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Дополнительные поправки на две вводимые двойные связи, смежные с 

ароматическим кольцом в боковой цепи, длиной менее 5С: 

2×{∆(∆Н) = -2,00; ∆S = -2,65; ∆С О

Р
= ∆ 1,01 - ∆3,24 ·  10-3T + ∆1,31 · 10-6T2}. 

Результат расчета термодинамических характеристик вещества находят 

суммированием свойств исходного вещества и всех поправок, полученных 

при построении углеродного скелета молекулы замещением –СН3 группами и 

кратными связями. Составляется сводная таблица поправок, в которой ука-

зываются этапы расчета и полученные термодинамические параметры.  

Сводная таблица поправок 

Этапы расчета 

∆Н 0
298,f (

г) 

ккал/мо
ль 

S 0

298 , 

кал/мол
ь град 

a b·103 c·106 

1. Бензол (табл. 7) 
2. Первичные замещения  
(табл. 8): 
а) первое замещение Н на –СН3   
в кольце 
б) второе замещение Н на –СН3   

в кольце 
3. Вторичные замещения       
(табл. 9): 
а) Н на –СН3 в группе СН3 (тип 
А=1, В=5) 
б) Н на –СН3 в группе СН3 (тип 
А=1, В=5) 
4. Замещение ординарных связей 
сложными (табл. 10): 
а) связь в гр.–СН2–СН3 на связь   
–СН=СН2 
б) связь в гр.–СН2–СН3 на связь  
–СН=СН2 
5. Поправки на вводимые двой-
ные связи (табл. 11): 
а) на двойную связь, смежную с 
ароматическим кольцом в боко-
вой цепи менее 5С 
б) на двойную связь, смежную с 
ароматическим кольцом в боко-
вой цепи менее 5С 

 
 

19,82 
 
 
 

–7,87 
 

–7,66 
 

–4,68 
 

–4,68 
 
 
 

30 
 

30 
 
 
 
 

-2,00 
 
 

-2,00 

 
 

64,34 
 
 
 

12,08 
 

7,81 
 

10,76 
 

10,76 
 
 
 

–0,21 
 

–0,21 
 
 
 
 

-2,65 
 
 

-2,65 

 
 

–4,20 
 
 
 

0,78 
 

1,76 
 

1,09 
 

1,09 
 
 
 

1,12 
 

1,12 
 
 
 
 

1,01 
 
 

1,01 

 
 

91,30 
 
 
 

16,68 
 

13,45 
 

18,71 
 

18,71 
 
 
 

–11,40 
 

–11,40 
 
 
 
 

-3,24 
 
 

-3,24 

 
 

-36,63 
 
 
 

–5,41 
 

–3,41 
 

–7,16 
 

–7,16 
 
 
 

3,32 
 

3,32 
 
 
 
 

1,31 
 
 

1,31 
Итого:      
в системе СГС 50,93 100,03 4,78 129,57 -50,51 
в системе СИ 213,4 419,13 20,03 542,89 -211,64 
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2.7. Радикальная сополимеризация 
 

При рассмотрении вопроса сополимеризации скорость взаимодействия 

радикала с мономером выражается константой реакции kху (где х обознача-

ет радикал мономера Х и у – мономера У), а отношение реакционных спо-

собностей определяется как rx=kxx/kxy. Следовательно, для бинарных смесей 

r1=k11/k12 и r2= k22/k21. Совершенно ясно, что для описания процессов сопо-

лимеризации чрезвычайно важно знать величины r1 и r2. 

Если каждый радикал реагирует преимущественно с другим мономе-

ром, то есть r1 = r2 = 0, то образуется строго чередующийся сополимер. Ес-

ли же каждый радикал не взаимодействует с другим мономером, то сопо-

лимеризации не происходит и образуется смесь двух полимеров. Наконец, 

если оба радикала не обладают преимущественной склонностью к взаимо-

действию с любым из двух мономеров, то образуется статистический со-

полимер. Условием этого является соотношение r1r2=1. 

Между данными крайними случаями могут возникать промежуточные 

варианты. При этом, если известно соотношение реакционных спо-

собностей, то появляется возможность рассчитать состав получающегося 

сополимера по составу исходной смеси мономеров. 

Таким образом, очевидно, что крайне желательно иметь метод оценки 

величин отношений реакционных способностей мономеров. Такой метод 

был разработан Алфреем и Прайсом [30]. Они предположили, что констан-

ты скорости реакций можно записать в следующем виде: 

kху = РхQу eхp (–eхeу),                                   (2.16) 

где Рх – реакционная способность радикала Х; Qу – реакционная способ-

ность мономера У; eх и eу – полярности мономеров Х и У. 

Следовательно: 

r1= k11/k12 = Q1/Q2 exp [-e1(e1– e2)]; 

r2= k22/k21 = Q2/Q1 exp [-e2(e2 – e1)]; 

r1r2 = exp [– (e1 – e2)
2]. 
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Условие статистической сополимеризации r1r2≈1 выполняется при 

e1=e2, то есть если полярности обоих мономеров приблизительно равны 

друг другу и имеют одинаковый знак. 

Образование чередующегося сополимера происходит при r1=r2≈0, то есть 

если полярности мономеров резко различаются между собой, например, e1 

имеет большое положительное значение, а e2 – большое отрицательное. При 

любом процессе сополимеризации благоприятное условие образования чере-

дующегося сополимера состоит в выполнении равенства Q1≈Q2. 

В таблице 13 приведены значения Q и e для наиболее распространен-

ных заместителей у двойной связи. Пользуясь этой таблицей, можно про-

вести расчет состава сополимера в зависимости от состава смеси мономе-

ров в реакционной смеси. 

Таблица 13  

Приближенные значения величин  е  и Q для групповых заместителей 

СН2=СНХ 
CH2=С–Х 
         CH3 

СН2=СХ2 CX2=СХ2 CHX=CHX 
Группа 

e Q e Q е Q е Q е Q 

–Н -0,20 0,015 -0,8 0,002 -0,20 0,015 -0,20 0,015 -0,20 0,015 
–СНз -0,8 0,002 –1,0 0,03 -1,0 0,03 – – – – 

–СН-(С) -0,4 0,04 – – – – – – – – 

                  (С) 
СН 

                  (С) 
-1,0 0,03 – – – – – – – – 

        (С) 
 –C–(С) 
        (С) 

-0,6 0,01 – – – – – – – – 

 
-0,8 1,0 -1,3 1,0 – – – – – – 

 -1,0 1,5 – – – – – – – – 

 -1,6 1,5 – – – – – – – – 

–СН=СН2 -1,0 2,4 -1,2 3,3 – – – – – – 

–С≡СН -0,4 0,7 – – – – – – – – 
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Продолжение таблицы 13 

СН2=СНХ 
CH2=С–Х 
         CH3 

СН2=СХ2 CX2=СХ2 CHX=CHX 
Группа 

e Q e Q е Q е Q е Q 

–F 1,3 0,01 – – – – 1,2 0,05 – – 

–С1 0,2 0,04 – – 0,4 0,2 2,0 0,03 1,3 0,01 

–Вг –0,25 0,05 – – – – – – – – 

–СН2С1 0,1 0,06 -1,3 0,04 – – – – – – 

–СН2ОН 0,4 0,05 – – – – – – – – 

–ОСНз -1,2 0,05 – – – – – – – – 

      (С) 
 

–О–СН 
 

       (C) 

-1,8 0,02 – – – – – – – – 

    О 
 

         –О–С–Н 
-0,8 0,2 – – – – – – – – 

    О 
 

          –О–С–(С) 
-0,2 0,03 – – – – – – – – 

–СООН 0,8 1,15 0,65 2,3 – – – – 2,0 0,4 

О 
            – С 

          О – (С) 
0,6 0,5 0 0,7 – – – – 1,0 0,2 

  О 
            – С   

    (С) 
0,6 0,7 – – – – – – – – 

     О 
             – С 

        Н 
0,7 0,85 0 1,75 – – – – – – 

 
 

  N 
-1,4 0,4 – – – – – – – – 

 
 

-0,2 0,8 – – – – – – – – 

    O 
             – C 

            NH2 
1,3 1,2 1,25 1,5 – – – – – – 

N 
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Окончание таблицы 13 

СН2=СНХ 
CH2=С–Х 
         CH3 

СН2=СХ2 CX2=СХ2 CHX=CHX 

Группа 

e Q e Q е Q е Q е Q 

    O 
           – C 

            NHR 
0 0,2 – – – – – – – – 

–CN 1,2 0,6 0,8 1,1 2,6 2,0 – – 2,0 0,6 

–SO3Н 0 0,1 – – – – – – – – 

–SCH3 –1,5 0,3 – – – – – – – – 

   –SO2CH3 1,3 0,1 – – – – – – – – 

 
 

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ЗАДАЧ 
 

Оценить отношение реакционных способностей для сополимеризации 

метилакрилата и стирола и состав сополимера. 

Решение. В табл. 13 находим следующие значения: метилакрилат –     

e= 0,6; Q= 0,5; стирол – e= -0,8; Q=1,0. Следовательно: 

r1 = (0,5/1,0) exp [- 0,6(0,6 + 0,8)] = 0,5 exp(-0,84) = 0,215; 

r2 = (1,0/0,5) exp [+0,8(-0,8 - 0,6)] = 2 exp(-1,12) = 0,655. 

Экспериментально получены следующие величины: 

r1 = 0,18 ± 0,02 – 0,4 ± 0,2;  r2 = 0,7 ± 0,1. Соответствие вполне удовле-

творительное. 

Состав сополимера зависит от состава смеси мономеров и от соотно-

шения реакционных способностей. Для расчета состава полимера по этим 

данным следует воспользоваться хорошо известным уравнением [34]: 

F1 = (r1f1
2
 + f1f2)/(r1f1

2
 + r2f2

2
 + 2f1f2),                                (2.17) 

где F1 – доля мономера 1 в полимере; f1 – доля мономера 1 в смеси моно-

меров, f2 = 1 - f1. 

Пусть f1 = 2/3 и f2 = 1 – f1 = 1/3 , тогда F1 = (0,215 · 4/9 + 2/3 · 1/3)/(0,215 

· 4/9 + 0,655 · 1/9 + 2 · 2/9) = (0,0955 + 0,222)/(0,0955 + 0,0725 + 0,444) = 

0,3175/0,612 ≈ 0,52. 
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