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ВВЕДЕНИЕ 

 
Термодинамика химических реакций является одним из важ-

нейших разделов курса «Физической химии». 

Знание термодинамических закономерностей позволяет инже-

неру-технологу провести расчеты основных физико-химических па-

раметров технологических процессов и обеспечить тем самым опти-

мальные условия их проведения. 

Целью самостоятельной работы является закрепление, систе-

матизация знаний и формирование умений при выполнении термоди-

намических расчетов химических реакций.  

В результате выполнения самостоятельной работы студент 

должен знать: 

– применение I, II начал термодинамики, законов Гесса, Кирх-

гофа и зависимости теплоемкости от температуры в термодинамиче-

ских расчетах; 

уметь: 

– пользоваться таблицами физико-химических величин; 

– рассчитывать величины тепловых эффектов, изменение эн-

тропии и энергии Гиббса химических реакций при различных темпе-

ратурах. 
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ОСНОВНЫЕ СВЕДЕНИЯ ПО ТЕРМОДИНАМИКЕ 
 

I. Основные теоретические положения 
 

1. Первый закон термодинамики  

Применение первого закона термодинамики  

к различным процессам 
 

Первое начало термодинамики утверждает, что теплота Q, пе-

реданная системе, расходуется на увеличение ее внутренней энер-  

гии ∆U и на совершение системой работы W: 

WUQ .                                              (1) 

Для бесконечно малых элементарных процессов: 

,WpdVdUQ  ,                                  (2) 

где pdV  – элементарная работа, совершаемая системой против 

внешнего давления; 
,δW  – сумма всех остальных видов элементар-

ных работ. 

Для изохорных процессов, протекающих при постоянном объ-

еме (V =  const), 

dUQV ; UQV ,                                  (3) 

т.е. при V = const вся теплота, подведенная к системе, расходуется на 

увеличение ее внутренней энергии. 

Для изобарных процессов, протекающих при постоянном дав-

лении (р = сonst), 

( )pQ dU pdV d U pV  .                           (4) 

Обозначив U + pV = H, где H – функция состояния, называемая 

энтальпией, получаем 

dHQp ,      HQp ,                                   (5) 

т.е. когда теплота передается системе при р = const, она расходуется 

на увеличение внутренней энергии и на совершение работы расшире-

ния. 
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По известному значению теплового эффекта реакции при по-

стоянном давлении (∆Н) можно рассчитать тепловой эффект реакции 

при постоянном объеме (∆U): 

nRTHU ,                                               (6) 

где ∆n – изменение числа молей газообразных продуктов реакции             

и исходных веществ (∆n = ∑nпрод – ∑nисх. вещ).            

Одним из следствий первого начала термодинамики является 

открытый в 1836 г. русским химиком Г.И. Гессом закон, который яв-

ляется основой всех термохимических расчетов: тепловой эффект ре-

акции не зависит от пути процесса, а определяется конечным и на-

чальным состоянием системы. 

На основании закона Гесса можно рассчитать тепловой эффект 

любой химической реакции при стандартных условиях. Для изобар-

ного процесса тепловой эффект реакции равен разности между теп-

лотой образования продуктов реакции и теплотой образования ис-

ходных веществ: 

прод исх.реак

0 0 0

298 298 298

1 1

j i

j irH n fH m fH    ,          (7) 

где 0
298fH  – стандартная теплота образования, под которой понима-

ют количество теплоты, выделяемое или поглощаемое при образова-

нии 1 моль вещества. Стандартная теплота образования простых ве-

ществ равны нулю;  mi, nj – стехиометрические коэффициенты. 

Абсолютные значения стандартной теплоты образования мно-

гих простых и сложных веществ  приводятся в справочных термоди-

намических таблицах [3, доп. лит.]. 

Закон Гесса справедлив при любых температурах, но в спра-

вочниках отсутствуют значения теплоты образования всех реагентов 

при Т ≠ 298 К. Поэтому при исследовании температурной зависимо-

сти тепловых эффектов химических реакций используют уравнение 

Кирхгофа. 

Если реакция протекает при р = сonst, дифференциальная фор-

ма уравнения Кирхгофа имеет вид 

0( ) pd rH C dT  ;                                  (8) 
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при V = сonst 

0( ) Vd rU C dT ,                                 (9) 

где Ср – изобарная теплоемкость, СV – изохорная теплоемкость. 

Интегрируя уравнения (8) в пределах от Т1 = 298 К до Т, полу-

чим 

dTCHH
T

pT

298

00
298

0   .                         (10) 

В случае реакции, протекающей при постоянном объеме, зави-

симость теплового эффекта от температуры выражается уравнением 

dTCUU
T

VT

298

298 .                        (11) 

При вычислении интегралов в уравнениях (10) и (11) следует 

учитывать, что теплоемкость зависит от температуры. 

Зависимость ∆Ср = f(T) выражается в виде степенных рядов.  

Для органических веществ 

                                      Cp = a + bT + cT
2 
 ,                                (12)

  

для неорганических веществ  

            Cp = a + bT + 
2Т

с
.
 

Коэффициенты a, b, c, c
 
представлены в таблицах физико–

химических величин. 

 

 

2. Второй закон термодинамики 

 
Второй закон термодинамики устанавливает критерии, позво-

ляющие определить направление самопроизвольного протекания 

процессов. 
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Закон имеет несколько формулировок, был впервые сформу-

лирован Клаузиусом: невозможен самопроизвольный переход тепло-

ты от холодного тела к горячему. 

Самопроизвольными называют процессы, которые протекают 

в системе без затраты энергии извне. 

Различают  необратимые и обратимые процессы. Необратимые 

процессы идут самопроизвольно лишь в одном направлении. После 

протекания этих процессов, сопровождающихся изменениями в сис-

теме и окружающей среде, невозможно вернуть одновременно и сис-

тему и окружающую среду в исходное состояние. 

Обратимыми являются процессы, после которых систему и ок-

ружающую среду можно вернуть в исходное состояние. 

Смысл второго закона термодинамики состоит в том, что лю-

бой самопроизвольный процесс протекает в направлении, при кото-

ром система из менее вероятного состояния переходит в более веро-

ятное. 

Иначе говоря, самопроизвольному протеканию процесса спо-

собствует увеличение неупорядоченности в системе. 

Для характеристики меры неупорядоченности используется 

термодинамическая функция, называемая энтропией. 

Нагревание вещества приводит к увеличению энтропии, а ох-

лаждение – к уменьшению. При приближении к  абсолютному  нулю  

(–273 °С) энтропия стремится к нулю, что позволяет определять аб-

солютные значения энтропии различных веществ. Абсолютные зна-

чения энтропии простых и сложных веществ при стандартных усло-

виях S
0

298 приводятся в таблицах физико-химических величин. 

Увеличение энтропии ∆S при протекании процесса должно 

превышать или быть равным отношению количества теплоты Q, пе-

реданного системе, к температуре Т, при которой теплота передается: 

                                   
T

Q
S ; 

T

Q
dS .                                               (13) 

Уравнение (13) представляет собой математическое выражение 

второго начала термодинамики. В этом уравнении знак неравенства 

относится к необратимым самопроизвольным процессам, а знак ра-

венства – к обратимым процессам. 
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3. Изменение энтропии при различных процессах 

 

В соответствии с уравнением (13) изменение энтропии при об-

ратимом переходе системы из состояния 1 в состояние 2 

                                   
2

1

12
T

Q
SSS .                                         (14) 

 

Изменение температуры.  

 

При изменении температуры от Т1 до Т2 при постоянном дав-

лении изменение энтропии определяется по формуле 

                                         
2

1

T

T

p

T

dTC
S ;                                            (15) 

если принять Ср = const, то 

                                        
1

2ln
T

T
CS p .                                        (16) 

Для изохорных процессов 

2

1

T

T

V

T

dTC
S .                                         (17) 

при СV = const 

1

2ln
T

T
CS V ;                                             (18) 

 

Химические реакции 

 

Изменение стандартной энтропии ∆S
0

298 при протекании хими-

ческой реакции можно рассчитать по уравнению 

               
0 0 0

298 ,298 ,298 исхпрод
( ) ( )j i i iS n S m S  .            (19) 

Стандартной энтропией ∆S
0

298 называется энтропия 1 моль ве-

щества в его стандартном состоянии. Абсолютные значения стан-
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дартной энтропии многих простых и сложных веществ приведены в 

справочных термодинамических таблицах [4, доп. лит.]. 

Энтропия химической реакции при любой температуре и по-

стоянном давлении, если во всем интервале температур нет фазовых 

переходов, определяется по формуле 

                                       
T

p
T

T

dTC
SS

298

0
298

0  .                             (20) 

 

4. Условия самопроизвольного протекания процессов 

 

Процессы, протекающие при постоянном объеме и температуре 

 

Для таких процессов критерием направленности процесса яв-

ляется изменение термодинамической функции А, называемой изо-

хорно-изотермическим потенциалом, или свободной энергией Гельм-

гольца: 

                                                 TSUA .                                               (21) 

Продифференцируем уравнение (21): 

( )dA dU d TS dU TdS SdT  .                           (22) 

Найдем из (22) величину dU и подставим в объединенное 

уравнение I и II начал термодинамики: 

                                      pdVSdTTdSdATdS .                           (23) 

При постоянных объеме и температуре dV = 0, dT = 0, тогда 

                                                   0dA .                                                  (24) 

При постоянных объеме и температуре самопроизвольно могут 

протекать процессы, сопровождающиеся уменьшением изохорно-

изотермического потенциала. При достижении минимального при 

данных условиях значения А в системе устанавливается равновесие. 

Таким образом, по знаку ∆А в системе можно определить направле-

ние процесса. 
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Процессы, протекающие при постоянном давлении  

и температуре 

 

Для выяснения возможности протекания изобарно-изотерми-

ческих процессов применяется термодинамическая функция G, назы-

ваемая свободной энергией Гиббса, или изобарно-изотермическим 

потенциалом: 

                                             TSHG  .                                            (25) 

Продифференцируем это выражение, учитывая уравнение (4): 

                                   SdTTdSVdPpdVdUdG .                   (26) 

Найдем из уравнения (26) величину dU и подставим в объеди-

ненное уравнение I и II начал термодинамики: 

                                          SdTVdpdG .                                            (27) 

При постоянных давлении и температуре: dp = dT = 0: 

                                                0dG .                                                     (28) 

При постоянных давлении и температуре самопроизвольно мо-

гут протекать процессы, сопровождающиеся уменьшением изобарно-

изотермического потенциала. Когда G достигнет минимального при 

данных условиях значения, в системе установится равновесие dG = 0. 

Таким образом, рассчитав ∆G химической реакции, не проводя 

эксперимента, можно дать ответ о принципиальной возможности ее 

протекания: 

∆G < 0 – в системе самопроизвольно протекает реакция в пря-

мом направлении; 

∆G = 0 – в системе установилось равновесие; 

∆G > 0 – в системе самопроизвольно протекает реакция в об-

ратном направлении. 

Изменение свободной энергии Гиббса можно вычислить по 

формуле 

                                       
000
TTT STHG   ,                                      (29) 
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предварительно определив тепловой эффект реакции ∆H
0

T и измене-

ние энтропии ∆S
0

T. 

 

5. Связь между изменением свободной энергии Гиббса  

и константой равновесия 

 

Для реакций, протекающих при постоянных давлении и темпе-

ратуре, связь между ∆G
0
 и константой равновесия Kр выражается 

уравнением изотермы химической реакции. 

Предположим, что реакция протекает в смеси идеальных газов 

А, В, С и D, взятых в произвольных неравновесных количествах, ко-

торым соответствуют парциальные давления P
'
A , P'B , P'C  и P'D : 

DnCnBmAm DCBA . 

Уравнение изотермы для данного случая имеет вид 
 

                            
0 ( ) ( )

ln
( ) ( )

CD

A B

nn

D C
T T m m

A B

P P
G G RT

P P
.                            (30) 

 

При протекании химической реакции через некоторое время 

наступит момент, когда скорости прямой и обратной реакций станут 

равными. Это означает, что система достигла равновесного состоя-

ния. При наступлении химического равновесия количество всех ве-

ществ А, В, С и D не будет изменяться во времени. 

Поскольку в момент равновесия ∆GT  = 0, получим уравнение 

изотермы для условий равновесия: 
 

                                   
,равн ,равн0

,равн ,равн

ln
CD

mA B

nn

D С

T m

A В

P P
G RT

P Р
 .                                 (31) 

Обозначим: 
                                 

,равн ,равн

р

,равн ,равн

CD

A B

nn

D С

m m

A В

P P
К

P Р  ;                                    (32) 

                                         p
0 lnKRTGT  .                                           (33) 
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Величина Kр, постоянная для данной реакции при данной тем-

пературе, называется константой равновесия химической реакции. 

Выражение (32) связывает равновесные парциальные давле-

ния (Рi,равн) веществ, участвующих в реакции, и носит название закона 

действия масс. 

 

 

II. Пример выполнения термодинамических расчетов 
  

 

Для химической реакции, являющейся частью технологическо-

го процесса и протекающей в соответствии с уравнением, 

 

СН4(г) + О2(г)  НСНО(г) + Н2О(г) . 

1. Рассчитать тепловой эффект реакции при t = 520 С,                     

р = 1 атм. 

2. Определить термодинамическую вероятность реакции при 

заданных условиях. 

 

Дано
*
: 

 
Вещест-

во 
Н

0
f,298, 

кДж/моль 

S
0

298, 

Дж/(К моль) 
CР 

0
 , 

мольК

Дж
 

Коэффициенты уравнения 

CР 
0
=f(T) 

a b 10
3 с ∙ 10

6 
с’ 10 

–5
 

СН4(г) –74,85 186,19 17,45 60,46 –1,117 – 

О2(г) 0,00 205,03 31,46 3,39 – –3,77 

НСНО(г) –115,9 218,80 18,82 58,38 –15,61 – 

Н2О –241,84 188,74 30,00 10,71 – 0,33 

 
 

 

 

                                                 
*
 Значения физико-химических величин – см. «Краткий справочник физико-

химических  величин» / Под ред. К.П. Мищенко, А.Д. Равделя. – Л.: Химия, 1983. – 232 с. 
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Решение 
 

1. Тепловой эффект реакции при р = 1 атм и Т = 298 К ( rН
0

298): 

rН
0

298 = (
j

j

jn
1

  Н
0

f,298)
продуктов

 – (
i

i

im
1

  Н
0

f,298)
исходных

 = 

= [ Н
0

f,298 НСНО(г) + Н
0 

f,298 Н2О (г)] – [ Н
0 

f,298 СН4(г) + Н
0 

f,298 О2(г)] = 

= (–115,9) + (–241,84) – (–74,85) + 0 = –357 + 74,85 =  

 = –282,89 кДж/моль = –282,89 ∙ 10
3
 Дж/моль. 

 

2. Тепловой эффект реакции при р = 1 атм и температуре 

520 °С равен 793К ( rН
0

793): 

rН
0

793 = rН
0

298 + 
793

298

dTС о
р ; 

CР
0
 = а + bT + сT

2
 + 

2

,

Т

с
 

(a, b, с, с’ зависят только от природы вещества); 

rН
0
Т = rН

0
298 + 

T

298

(∆a + ∆bT + ∆cT
2 
 + 

2

,

Т

с
)dT = 

= rН
0

298 + ∆a(Т – 298) + (
2

b
)(Т

2
 – 298

2
) + 

+ (∆c/3)( Т
3
 – 298

3
) – ∆c’(

T

1
 – 

298

1
); 
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а = (
j

j

jn
1

  aj)
продуктов

 – (
i

i

im
1

  ai)
реагентов

 = 

= (18,82 + 30,00) – (17,45+31,46) = 48,82 – 48,91 = –0,09; 

b =(
j

j

jn
1

  b)
продуктов

 – (
i

i

im
1

  b)
реагентов

 = 

= 10
–3

[(58,38 + 10,71) – (60,46 + 3,39)]= 5,24  10
–3

; 

с = (
j

j

jn
1

  с)
продуктов

 – (
i

i

im
1

  с)
реагентов 

=  

= 10
–6

 [(–15,61 + 0) – (–1,117 + 0)] = –14,493 ∙ 10
–6

 ; 

с’ = (
j

j

jn
1

 с’)
продуктов

 – (
i

i

im
1

 с’)
реагентов

 =  

= 10
5
 [(0 + 0,33) – (0 + 3,77)] = 4,10 ∙ 10

5
; 

rН
0

793 = –282,89 10
3
 + (–0,09)(793 – 298) + (

2

10245 3,
) x 

x (793
2
 – 298

2
) + (

3

1049314 6,
)(793

3
 – 298

3
) – (–4,10 ∙ 10

5
) x 

x (
793

1
 – 

298

1
) = –282,94 ∙ 10

3
 Дж/моль = –282,94 кДж/моль. 

                                                          

3. Изменение энтропии при р = 1 атм и Т = 298 К ( rS
0

298):        

rS
0

298= (
j

j

jn
1

  S
0

298)
продуктов

 – (
i

i

im
1

  S
0

298)
 реагентов

 =  
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= [S
0

298 НСНО(г) + S
0

298 Н2О (г)] – [S
0

298 СН4(г) + S
0

298 О2 (г)] = 

= (218,8+188,74) – (186,19+205,03) = 

= 407,54 – 391,22 = 16,32 Дж/(К моль). 

 

4. Изменение энтропии при р = 1 атм и температуре                      

793 К ( rS
0

793):  

rS
0
Т = rS

0
298 +

Т

T

dTС

298

0
р

 =  

= rS
0

298  + 
T

'

dT
T

)
T

c
cTbTа(

298

2

2

 = 

= S
0

298 + аln
298

T
 + b (T – 298) + 

2

с
(T

2 
– 298

2
) –  )

298

11
(

2

Δ
22

'

T

с
; 

rS
0

793 = 16,32 + (– 0,09) ln
298

793
 + 10

–3
  5,24(793 – 298) +  

+(10
–6

(–
2

493,14
))(793

2 
– 298

2
) – 

2

1,4
  10

5
  

2793

1
(  

2298

1
) = 

= 16,9 Дж/(К моль). 

 

5. Изменение изобарно-изотермического потенциала при                

р = 1 атм и температуре 298 К ( rG
0

298):  

 rG
0
Т     =  rН

0
Т – Т rS

0
Т. 

При Т = 298 К 

 rG
0

298 = rН
0

298 – 298( rS
0

298) = –282,89  10
3
 – 298  16,32 =  

= –287,76 ∙ 10
3
  Дж/моль = – 287,76  кДж/моль. 
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6. Изменение изобарно-изотермического потенциала  при              

р = 1 атм и температуре 793 К ( rG
0

793 ): 

 rG
0
Т     =  rН

0
Т – Т rS

0
Т . 

При Т = 793 К 

 rG
0

793 = rН
0

793  – 793 rS
0

793 = –282,94  10
3
 – 793  16,9 = 

 

= –296,34 ∙ 10
3
 Дж/моль = –296,34 кДж/моль. 

 

7. Тепловой эффект реакции (V = const) при температуре           

298 К ( rU
0

298):  

rU
0
Т = rН

0
Т – nRT; 

n = (
j

j

jn
1

 А)
продуктов

 – (
i

i

im
1

 А)
 реагентов  

= (1 + 1) – (1 + 1) = 0, 

где А – обозначение вещества; R = 8,314 Дж/(К моль).  

(При расчете n учитывают стехиометрические коэффициенты толь-

ко газообразных веществ.) 

При Т = 298 К 

nRT =  0 ∙ 8,314 ∙ 298 = 0, 

rU
0

298 = rН
0

298 – 0  = –282,89 ∙ 10
3
 Дж/моль = –282,89 кДж/моль. 

 

8. Тепловой эффект реакции (V = const) при данной температу-

ре 793 К ( rU
0

793): 

rU
0
Т = rН

0
Т – nRT; 

n = (
j

j

jn
1

 А)
продуктов

 – (
i

i

im
1

 А)
 реагентов 

= (1 + 1) – (1 + 1) = 0. 

При Т = 793 К 

nRT = 0; 

rU
0

793 = rН
0

793 – 0 = –282,94 ∙ 10
3
 Дж/моль = –282,94 кДж/моль. 

ВЫВОД. Изменение изобарно-изотермического потенциала             

 G
0
Т при Т = 793 К равно –296,34 кДж/моль (  0), следовательно, ре-

акция протекает в сторону образования продуктов. 
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ВАРИАНТЫ РАСЧЕТНЫХ ЗАДАНИЙ 

 

Вариант № 1 

 

1. Рассчитать тепловой эффект химической реакции при р = 1 

атм, t = 1500 °С: 

2СН4(г) + 3О2(г) → 2СО(г) + 4Н2О(г). 

2. Определить термодинамическую вероятность данной реак-

ции при заданных условиях. 

 

Вариант № 2 

 

1. Рассчитать тепловой эффект химической реакции при 

р =1 атм, t = 520 °С: 

2СН4(г) + О2(г) → 2СН3ОН(г). 

2. Определить термодинамическую вероятность данной реак-

ции при заданных условиях. 

 

Вариант №3 

 

1. Рассчитать тепловой эффект химической реакции при р = 1 

атм, t = 520 °С: 

СН4(г) + О2(г) → НСНО(г) + Н2О(г). 

2. Определить термодинамическую вероятность данной реак-

ции при заданных условиях. 

 

Вариант № 4 

 

1. Рассчитать тепловой эффект химической реакции при р = 1 

атм, t = 520 °С: 

2СН4(г) + 3О2(г) → 2НСООН(г) + 2Н2О(г). 
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2. Определить термодинамическую вероятность данной реак-

ции при заданных условиях. 

 

Вариант № 5 

 

1. Рассчитать тепловой эффект химической реакции при р = 1 

атм, t = 850 °С: 

СН4(г) + СО2(г) → 2СО(г) + 2Н2(г). 

2. Определить термодинамическую вероятность данной реак-

ции при заданных условиях. 

 

Вариант № 6 

 

1. Рассчитать тепловой эффект химической реакции при р = 1 

атм, t = 1400 °С: 

2СН4(г) + О2(г) → 2СО(г) + 4Н2(г). 

2. Определить термодинамическую вероятность данной реак-

ции при заданных условиях. 

 

Вариант № 7 

 

1. Рассчитать тепловой эффект химической реакции при р = 1 

атм, t = 1500 °С: 

СН4(г) + О2(г) → СО(г) + Н2О(г) + Н2(г). 

2. Определить термодинамическую вероятность данной реак-

ции при заданных условиях. 

 

Вариант № 8 

 

1. Рассчитать тепловой эффект химической реакции при р =1 

атм, t = 1000 °С: 

2СН4(г) + 2NH3(г) + 3О2(г) → 2НСN(г) + 6Н2О(г). 
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2. Определить термодинамическую вероятность данной реак-

ции при заданных условиях. 

 

Вариант № 9 

 

1. Рассчитать  тепловой  эффект  химической   реакции   при 

р = 1 атм, t = 1450 °С: 

СН4(г) → С(графит) + 2Н2(г). 

2. Определить термодинамическую вероятность данной реак-

ции при заданных условиях. 

 

Вариант № 10 

 

1. Рассчитать тепловой эффект химической реакции при р = 1 

атм, t = 825 °С: 

СН4(г) + 2Н2О(г) → СО2(г) + 4Н2(г). 

2. Определить термодинамическую вероятность данной реак-

ции при заданных условиях. 

 

Вариант № 11 

 

1. Рассчитать тепловой эффект химической реакции при р = 1 

атм, t = 400 °С: 

2СО(г) + 4Н2(г) → С2Н5ОН(г) + Н2О(г). 

2. Определить термодинамическую вероятность данной реак-

ции при заданных условиях. 

 

Вариант № 12 

 

1. Рассчитать тепловой эффект химической реакции при р = 1 

атм, t = 425 °С: 

2С2Н4(г) + 2СО(г) + О2 → 2СН2=СНСООН(г). 
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2. Определить термодинамическую вероятность данной реак-

ции при заданных условиях. 

 

Вариант № 13 

 

1. Рассчитать тепловой эффект химической реакции при р = 1 

атм, t = 300 
0
С 

С2Н2(г) + Н2(г) → С2Н4(г). 

2. Определить термодинамическую вероятность данной реак-

ции при заданных условиях. 

 

Вариант №14 

 

1. Рассчитать тепловой эффект химической реакции при р = 1 

атм, t = 1450 °С: 

С2Н2(г) + 2Н2О(г) → 2СО(г) + 3Н2(г). 

2. Определить термодинамическую вероятность данной реак-

ции при заданных условиях. 

 

Вариант № 15 

 

1. Рассчитать тепловой эффект химической реакции при р = 1 

атм, t = 600 °С: 

С2Н2(г) + 2СО2(г) → 4СО(г) + Н2(г). 

2. Определить термодинамическую вероятность данной реак-

ции при заданных условиях. 

 

Вариант № 16 

 

1. Рассчитать тепловой эффект химической реакции при р = 1 

атм, t = 600 °С: 

3С2Н2(г) → С6Н6(г). 
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2. Определить термодинамическую вероятность данной реак-

ции при заданных условиях. 

 

Вариант № 17 

 

1. Рассчитать тепловой эффект химической реакции при р = 1 

атм, t = 460 °С: 

2С2Н2(г) + 3Н2О(г) → (СН3)2СО(г) + СО2(г) + 2Н2(г). 

2. Определить термодинамическую вероятность данной реак-

ции при заданных условиях. 

 

Вариант № 18 

 

1. Рассчитать тепловой эффект химической реакции при р = 1 

атм, t = 600 °С: 

2С2Н4(г) + 2С6Н6(г) + О2(г) → 2С6Н5С2Н3(г) + 2Н2О(г). 

2. Определить термодинамическую вероятность данной реак-

ции при заданных условиях. 

 

Вариант № 19 

 

1. Рассчитать тепловой эффект химической реакции при р = 1 

атм, t = 825 °С: 

С3Н8(г)  → С2Н4(г) + СН4(г). 

2. Определить термодинамическую вероятность данной реак-

ции при заданных условиях. 

 

Вариант № 20 

 

1. Рассчитать тепловой эффект химической реакции при р = 1 

атм, t = 825 °С: 

С3Н8(г) → С3Н6(г) + Н2(г). 
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2. Определить термодинамическую вероятность данной реак-

ции при заданных условиях. 

 

Вариант № 21 

 

1. Рассчитать тепловой эффект химической реакции при р = 1 

атм, t = 825 °С: 

2С3Н8(г) → С3Н6(г) + С2Н6(г) + СН4(г). 

2. Определить термодинамическую вероятность данной реак-

ции при заданных условиях. 

 

Вариант № 22 

 

1. Рассчитать тепловой эффект химической реакции при р = 1 

атм, t = 300 °С: 

С3Н6(г) + О2(г) → 2С2Н5СНО(г). 

2. Определить термодинамическую вероятность данной реак-

ции при заданных условиях. 

 

Вариант № 23 

 

1. Рассчитать тепловой эффект химической реакции при р = 1 

атм, t =650 °С: 

2С6Н6(г) + О2(г) → 2С6Н5ОН(г). 

2. Определить термодинамическую вероятность данной реак-

ции при заданных условиях. 

 

Вариант № 24 

 

1. Рассчитать тепловой эффект химической реакции при р = 1 

атм, t = 500 °С: 

С6Н6(г) + 3Н2(г) → цикло- С6Н12(г). 
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2. Определить термодинамическую вероятность данной реак-

ции при заданных условиях. 

 

Вариант № 25 

 

1. Рассчитать тепловой эффект химической реакции при р = 1 

атм, t = 240 °С: 

2С6Н6(г) + 2НCl(г) + О2(г) → 2С6Н5Сl(г) + 2Н2О(г). 

2. Определить термодинамическую вероятность данной реак-

ции при заданных условиях. 

 

Вариант № 26 

 

1. Рассчитать тепловой эффект химической реакции при р = 1 

атм, t =480 °С: 

С6Н14(г) → С6Н6(г) + 4Н2(г). 

2. Определить термодинамическую вероятность данной реак-

ции при заданных условиях. 

 

Вариант № 27 

 

1. Рассчитать тепловой эффект химической реакции при р = 1 

атм, t = 1500 °С: 

С6Н14(г) → СН4(г) + С2Н2(г) + Н2(г) + С3Н6(г). 

2. Определить термодинамическую вероятность данной реак-

ции при заданных условиях. 

 

Вариант № 28 

 

1. Рассчитать тепловой эффект химической реакции при р = 1 

атм, t = 370 °С: 

С6Н6(г) + СН3ОН(г) → С6Н5СН3(г) + Н2О(г). 



 24 

2. Определить термодинамическую вероятность данной реак-

ции при заданных условиях. 

 

Вариант № 29 

 

1. Рассчитать тепловой эффект химической реакции при р = 1 

атм, t = 250 °С: 

НСНО(г) + NН3(г) + Н2(г) → СН3NН2(г) + Н2О(г). 

2. Определить термодинамическую вероятность данной реак-

ции при заданных условиях. 

 

Вариант № 30 

 

1. Рассчитать тепловой эффект химической реакции при р =1 

атм, t = 450 °С: 

СНСl3(г) → ССl4(г) + 2НСl(г). 

2. Определить термодинамическую вероятность данной реакции при 

заданных условиях. 
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ТЕСТОВЫЕ МАТЕРИАЛЫ 

 

Тема 1. Элементы теории строения молекулы  

и химической связи 

 

Вопрос № 1 
 

Мерой прочности химической связи служит: 

1) энергия химической связи; 

2) энергия диссоциации;  

3) энергия электронов; 

4) энергия молекулы. 

 

 

Вопрос № 2 

 

Стационарное уравнение Шредингера для молекулярного иона 

водорода имеет вид: 

1) 0)(8
2

2
UE

h

m ; 

2) 0)(8
2

2
UE

h

m ; 

3) 0)(8
2

2
UE

h

m ; 

4) 0)(8
2

2
UE

h

m . 

 

 

Вопрос № 3 
 

Изменение энергии в процессе отрыва электрона от свободно-

го атома при ОК: А  А
+
 + е  есть: 

1) сродство атома к электрону; 

2) энергия ионизации; 

3) энергия диссоциации; 

4) энергия нулевых колебаний. 
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Вопрос № 4 
 

Мерой энергии … служит разность между теплотой испарения 

и работой расширения 1 моль газа при атмосферном давлении: 

1) ван-дер-ваальсова взаимодействия; 

2) водородной связи; 

3) донорно-акцепторной связи; 

4) ионной связи. 

 

Тема 2. Основы химической термодинамики 
 

Вопрос № 5 
 

Первое начало термодинамики устанавливает связь между ко-

личеством теплоты, полученной или выделенной в процессе, количе-

ством произведенной или полученной работы и изменением: 

1) энтальпии; 

2) внутренней энергии; 

3) объема; 

4) давления. 

 

Вопрос № 6 
 

При изохорном процессе вся теплота, подведенная к системе, 

расходуется на увеличение ее: 

1) энтальпии; 

2) внутренней энергии; 

3) энтропии; 

4) объема. 
 

Вопрос № 7 
 

При исследовании зависимости теплового эффекта химиче-

ской реакции от температуры используют уравнение: 

1) nRTQQ vp ; 

2) dTCrHd p)( 0
; 

3) 
А(ж)0

298

А(г)0
298

0
298 fHfHtr ; 

4) 
T

pT dTCrHrH

298

0
298

0 . 
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Вопрос № 8 
 

Аналитическое выражение второго начала термодинамики: 

1) 
T

Q
dS ; 

2) 
T

Q
dS ; 

3) 
T

Q
dS ; 

4) S(0) = 0. 

 

Вопрос № 9 
 

Изменение энтропии является критерием направленности                   

и равновесия: 

1) в изолированной системе; 

2) в закрытой системе; 

3) в открытой системе; 

4) в гетерогенной системе. 

 

Вопрос № 10 
 

О направленности самопроизвольного процесса и равновесии          

в закрытых системах судят по величине: 

1) полной работы; 

2) полезной работы; 

3) работы сил внешнего давления; 

4) увеличения внутренней энергии. 

 

Вопрос № 11 
 

Внутренняя энергия является термодинамической функцией 

при независимых переменных: 

1) энтропии и давлении; 

2) энтропии и объеме; 

3) объеме и температуре; 

4) давлении и температуре. 
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Вопрос № 12 
 

Энтальпия является термодинамической функцией при незави-

симых переменных: 

1) энтропии и давлении; 

2) давлении и температуре; 

3) энтропии и объеме; 

4) объеме и температуре. 

 

Вопрос № 13 
 

Изохорно-изотермический потенциал является термодинами-

ческой функцией при независимых переменных: 

1) энтропии и объеме; 

2) давлении и температуре; 

3) объеме и температуре;  

4) энтропии и давлении. 

  

Вопрос № 14 
 

Изобарно-изотермический потенциал является термодинами-

ческой функцией при независимых переменных: 

1) давлении и температуре; 

2) объеме и температуре; 

3) энтропии и давлении; 

4) энтропии и объеме. 

 

Вопрос № 15 
 

Химический потенциал чистого компонента (индивидуального 

вещества) всегда больше, чем химический потенциал этого вещества 

в смеси с другими на величину: 

1) 
i

i,

P

P 0ln ; 

2) 
i

i,

P

P
RT 0ln ; 

3) RT; 

4) 
i

i,

P

P 0 . 
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Вопрос № 16 
 

При достижении равновесия в закрытых однокомпонентных 

системах термодинамические потенциалы становятся: 

1) максимальными; 

2) минимальными; 

3) равными 0; 

4) переменными. 

 

Вопрос № 17 
 

В многокомпонентных системах критерием направленности 

процесса и состояния равновесия служит: 

1) изобарно-изотермический потенциал; 

2) сумма химических потенциалов; 

3) изохорно-изотермический потенциал; 

4) изобарно-изоэнтропийный потенциал. 

 

Вопрос № 18 
 

Уравнение… позволяет вычислить изменение энергии Гиббса, 

а также предсказать направление протекания реакции при заданных 

условиях, если известны относительные парциальные давления реа-

гирующих веществ в момент их смешивания и стандартная константа 

равновесия: 

1) изотермы реакции; 

2) изобары реакции; 

3) изохоры реакции; 

4) стандартного сродства. 

 

Вопрос № 19 

2

00ln

RT

rH

dT
Kd T  – это уравнение: 

1) изобары реакции; 

2) изохоры реакции; 

3) изотермы реакции; 

4) стандартного сродства. 
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Вопрос № 20 
 

Для правильных кристаллов теплоемкость каждого из компо-

нентов системы при 0 Кельвина стремится к 0: 

1) первый постулат Планка; 

2) второй постулат Планка; 

3) третий закон термодинамики; 

4) постулат Нернста. 

 

Вопрос № 21 
 

Энтропия любого индивидуального бездефектного кристалли-

ческого вещества при абсолютном 0 равна 0: 

1) первый постулат Планка; 

2) второй постулат Планка; 

3) третий закон термодинамики; 

4) постулат Нернста. 

 

Вопрос № 22 
 

Термодинамические свойства идеальных газов и газовых сме-

сей…от сил межмолекулярного взаимодействия: 

1) зависят; 

2) не зависят; 

3) являются производными; 

4) являются функцией. 

 

 

Тема 3. Термодинамические свойства растворов 

 

Вопрос № 23 
 

Изменение энтальпии при растворении 1 моль вещества в не-

котором количестве чистого растворителя есть: 

1) дифференциальная теплота растворения; 

2) интегральная теплота растворения; 

3) интегральная теплота разведения; 

4) дифференциальная теплота разведения. 
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Вопрос № 24 
 

Если к бесконечно большому количеству раствора добавить             

1 моль чистого растворителя, то тепловой эффект: 

1) интегральная теплота разведения; 

2) дифференциальная теплота разведения; 

3) интегральная теплота растворения; 

4) дифференциальная теплота растворения. 
 

Вопрос № 25 
 

Закон Рауля для растворов электролитов выражается форму-

лой: 

1)  B

A

AA N
p

pp
0

0

; 

2) B

A

AA iN
p

pp
0

0

; 

3) B

A

AA iN
p

pp
0

0

; 

4) B

A

AA N
p

pp
0

0

. 

   

Вопрос № 26 
 

Положительное отклонение от закона Рауля у реальных рас-

творов вызвано: 

1) уменьшением размера частиц; 

2) увеличением размера частиц; 

3) увеличением температуры; 

4) уменьшением температуры. 
 

Вопрос № 27 
 

Температура замерзания раствора … температуры замерзания 

чистого растворителя: 

1) выше; 

2) ниже; 

3) не зависит от; 

4) равна. 
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Вопрос № 28 

ΔТзам = К ∙...: 

1) m; 

2) R; 

3) T; 

4) М. 

 

Вопрос № 29 
 

Эбулиоскопическая постоянная Е и криоскопическая постоян-

ная K зависят: 

1) от природы растворителя;  

2) от природы растворенного;  

3) от природы раствора; 

4) от степени диссоциации. 

 

Тема 4. Фазовые равновесия 

 

Вопрос № 30 
 

В гетерогенных системах при Т = const, P = const фазовое рав-

новесие характеризуется равенством… каждого компонента во всех 

фазах: 

1) внутренней энергии; 

2) химических потенциалов; 

3) энтальпии; 

4) энтропии. 

 

Вопрос № 31 
 

Переход какого-либо компонента из одной фазы в другую бу-

дет осуществляться при условии: 

1) µi
I
  > μi

II
; 

2) μi
I
 <  μi

II
; 

3) μi
I
 =  μi

II
; 

4) µi
I
 ≥ μi

II
. 
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Вопрос № 32 
 

Закон равновесия фаз выражается уравнением: 

1) С = К – Ф – 2; 

2) С = К + Ф – 2; 

3) С = К – Ф + 2; 

4) С = К + Ф + 2. 

 

Вопрос № 33 
 

В инвариантных системах число степеней свободы с равно: 

1) 1; 

2) 2; 

3) 0; 

4) 3. 

 

Вопрос № 34 
 

Для однокомпонентной системы, на равновесие которой из 

внешних факторов оказывают влияние только р и Т, правило фаз 

Гиббса выражается уравнением: 

1) С = 2 – Ф;  

2) С = 3 – Ф;  

3) С = 4 – Ф;  

4) С = 1 – Ф.  

 

Вопрос № 35 
 

Зависимость температуры фазового перехода кристалл ↔ пар 

от внешнего давления в однокомпонентной системе характеризует 

уравнение 
...

sT VdT

dp
: 

1) ΔmH; 

2) ΔvH; 

3) ΔsH; 

4) ΔrH. 
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Вопрос № 36 
 

Для двухкомпонентной системы, на равновесие которой                

из внешних факторов оказывают влияние только р и Т, правило фаз 

Гиббса выражается уравнением  С = … – Ф: 

1) 3; 

2) 4; 

3) 2; 

4) 1. 

 

Вопрос № 37 
 

Эвтектическая точка характеризует … расплава, который на-

ходится в равновесии одновременно с кристаллами компонентов  А и 

В: 

1) температуру; 

2) состав; 

3) концентрацию; 

4) давление. 

 

Вопрос № 38 
 

Твердый раствор по сравнению с жидким расплавом, находя-

щимся с ним в равновесии, богаче тем компонентом, прибавление     

которого к расплаву приводит к …  начала кристаллизации твердого 

раствора: 

1) повышению температуры; 

2) понижению температуры; 

3) увеличению концентрации; 

4) уменьшению концентрации. 

 

Вопрос № 39 
 

Под критической температурой растворения понимают темпе-

ратуру, при которой … двух равновесных жидких фаз одинаковы: 

1) концентрации; 

2) составы; 

3) энтальпии; 

4) давления. 
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Вопрос № 40 
 

Пар по сравнению с жидким раствором, из которого он полу-

чен, при равновесии богаче тем компонентом, прибавление которого 

к раствору приводит к …: 

1) повышению температуры кипения; 

2) понижению температуры кипения; 

3) повышению давления пара над раствором; 

4) 2 и 3 вместе. 

 

Вопрос № 41 
 

Процесс извлечения растворенного вещества из раствора                

с помощью второго растворителя, практически не смешивающегося  

с первым, называется: 

1) ректификацей; 

2) экстракцией; 

3) перегонкой; 

4) возгонкой. 

 

Вопрос № 42 
 

Состав водного раствора, насыщенного при данной темпера-

туре по отношению к двум солям называется: 

1) эвтектикой; 

2) эвтоникой; 

3) изоморфная смесью; 

4) нодой. 

 

Вопрос № 43 
 

При изменении внешнего давления у азеотропных растворов 

изменяется: 

1) состав раствора; 

2) температура кипения; 

3) состав и температура кипения; 

4) температура плавления. 
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Тема 5. Растворы электролитов. Термодинамическая теория  

химического равновесия в растворах электролитов  

Термодинамическая теория ЭДС 

 

Вопрос № 44 
 

В концентрированных растворах электролитов термодинами-

ческая константа диссоциации определяется по уравнению: 

1) 
AB

AB

C

CC
K

2

2
2

; 

2) 
AB

AB

a

aa
K

2

2
2

; 

3) 
1

2
K ; 

4) 
AB

AB

x

xx
K

2

2
2

. 

 

Вопрос № 45 
 

Изменение энергии Гиббса в реакции диссоциации определя-

ется уравнением … химической реакции: 

1) изотермы; 

2) изобары; 

3) изохоры; 

4) 2 и 3 вместе. 

 

Вопрос № 46 
 

Коэффициент активности характеризует …, которую нужно 

затратить для переноса 1 моль вещества из идеального в реальный 

раствор той же концентрации: 

1) энергию; 

2) работу; 

3) теплоту; 

4) энтальпию. 
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Вопрос № 47 
 

Значение ЭДС дает возможность определить: 

1) 0G ; 

2) К; 

3) 1 и 2 вместе; 

4) a. 

 

Вопрос № 48 
 

При работе в … условиях электродный потенциал связывается 

с изменением изобарно-изотермического потенциала соотношением 

eG n FE : 

1) обратимых; 

2) необратимых; 

3) 1 и 2 вместе; 

4) изолированных. 

 

Вопрос № 49 
 

Потенциометрическими методами можно определить: 

1) термодинамические параметры химических реакций; 

2) рН; 

3) растворимость малорастворимых элементов; 

4) 1, 2, 3 вместе. 

 

Вопрос № 50 
 

Зависимость электродного потенциала Е данного электрода от 

активности соответствующих катионов в растворе выражается урав-

нением: 

1) a
Fn

RTEE
e

ln0 ; 

2) a
Fn

RTEE
e

ln0 ; 

3) a
Fn

RTE
e

ln . 

4) a
Fn

RTE
e

ln . 
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Тема 6. Химическая кинетика и катализ химических реакций 

 

Вопрос № 51 
 

В открытых системах изменение количества вещества проис-

ходит за счет: 

1) обмена веществом; 

2) химической реакции; 

3) 1 и 2 вместе; 

4) обмена энергией. 

 

Вопрос № 52 
 

В закрытых системах изменение количества вещества проис-

ходит за счет: 

1) обмена веществом; 

2) химической реакции; 

3) 1 и 2 вместе; 

4) обмена энергией. 

 

Вопрос № 53 

Vdt

dn
vr i
i

1  – это уравнение химической кинетики для: 

1) открытых систем; 

2) закрытых систем; 

3) 1 и 2 вместе; 

4) изолированных систем. 

 

Вопрос № 54 
 

Химические реакции в … системах проводят в реакторах не-

прерывного действия: 

1) открытых; 

2) закрытых; 

3) 1 и 2 вместе; 

4) изолированных. 
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Вопрос № 55 

Уравнение 
A

A

v

r
r описывает кинетику химической реакции 

в…: 

1) реакторе идеального смешения;  

2) реакторе идеального вытеснения; 

3) 1 и 2 вместе; 

4) закрытых системах. 

 

Вопрос № 56 
 

Математическое выражение закона действующих масс 

21
21
vv

ckcr  для… : 

1) двусторонних реакций; 

2) односторонних реакций; 

3) сложных реакций; 

4) стационарного режима. 

 

Вопрос № 57 
 

Вещества, повышающие активность катализаторов, называ-

ются: 

1) ингибиторами; 

2) промоторами; 

3) каталитическими ядами; 

4) нуклеофилами. 

 

Вопрос № 58 
 

Число циклов, совершающихся за единицу времени на одном 

активном центре, называется … катализатора: 

1) активностью; 

2) числом оборотов; 

3) специфичностью;  

4) селективностью. 
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Вопрос № 59 
 

Ферментативный катализ протекает по схеме:     

 

1) 
KPRKX

KXPKR

22

11
; 

 

2) 
KPPKRR

KRRKPP

2121

2121
; 

 

3) 
EBDX

XBA
K1

; 

 

4) 1 и 2 вместе. 

  

Вопрос № 60 
 

Гомогенно-каталитические реакции бывают: 

а) кислотно-основного типа; 

б) окислительно-восстановительного типа. 

Ферменты ускоряют реакции: 

1) а; 

2) б;   

3) а и б; 

4) не ускоряют.
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ОТВЕТЫ К ТЕСТОВЫМ МАТЕРИАЛАМ 

 
№ 

вопроса 

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 15 

№  

ответа 
2 1 2 1 2 2 2 1 1 2 2 1 3 1 2 

№ 

вопроса 

16 17 18 19 20 21 22 23 24 25 26 27 28 29 30 

№  

ответа 
3 2 1 1 1 3 2 2 2 2 1 2 1 1 2 

№ 

вопроса 

31 32 33 34 35 36 37 38 39 40 41 42 43 44 45 

№  

ответа 
1 3 3 2 3 2 2 1 2 4 2 2 3 2 1 

№ 

вопроса 

46 47 48 49 50 51 52 53 54 55 56 57 58 59 60 

№  

ответа 
2 3 1 4 1 3 2 2 1 1 2 2 2 2 3 
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