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Предисловие

Настоящий учебник является переработанным и дополненным 
изданием пособия «Неорганическая химия» (2008).

В отличие от  первого издания в  данный учебник включены 
основные теоретические разделы общей и неорганической химии. 
К  ним относятся: основы термодинамики, химическая кинетика 
и равновесие, растворы, строение атома, химическая связь, окис‑
лительно-восстановительные реакции и электрохимические про‑
цессы, комплексные соединения. 

Вторая часть учебника посвящена химии s-, р-, d-элементов. 
При изложении фактического материала в главах, посвященных 
изучению химии элементов и их соединений, использован единый 
методический подход. В его основу положены рассмотрение груп‑
повой принадлежности элементов (на основании короткой пери‑
одической таблицы Д.  И.  Менделеева) и  электронное строение 
атома. Выделены главы, описывающие особенности химии s-, р-, 
d-элементов. Содержание каждой главы включает общую харак‑
теристику подгруппы, закономерности изменения свойств хими‑
ческих элементов, распространенность в природе (включая при‑
родные соединения), физические и химические свойства простых 
веществ и  их соединений, получение, применение, токсичность 
и экологическую опасность рассматриваемых соединений. 

В конце каждой главы приводятся образцы решения задач, кон‑
трольные вопросы для самостоятельной работы и тестовые зада‑
ния для проверки полученных знаний. В приложениях приведены 
все необходимые для работ вспомогательные сведения.

Для лучшего усвоения теоретического материала в  учебник 
включен лабораторный практикум. В лабораторные работы вве‑
дены индивидуальные задания, которые содержат элементы 
научного исследования с проведением количественных расчетов 
и оценкой погрешности определений.

В связи с  ограниченным объемом часов, предусмотренных 
в  учебных планах по  химии, могут выполняться не  все лабора‑
торные работы. Разнообразие опытов, предложенных в  практи‑
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куме, обеспечивает возможность выбора работ и опытов, наибо-
лее важных для выпускников в соответствии с направлением их 
подготовки. В процессе выполнения лабораторных работ студенты 
осваивают:

— приемы обращения с химическими реактивами и приспосо-
блениями (химической посудой, приборами для опытов);

— технику эксперимента;
— методы обработки опытных данных.
Таким образом, достигается главная цель обучения — студент 

учится сопоставлять, анализировать результаты опытов и делать 
выводы.

Учебник предназначен для студентов образовательных учреж-
дений среднего профессионального образования, изучающих 
общую и неорганическую химию, а также будет полезен препо-
давателям, аспирантам и научным сотрудникам, специализирую-
щимся в области химии, экологического мониторинга и материа-
ловедения.

Студент, освоивший дисциплину «Общая и неорганическая 
химия» базовой части математического и естественнонаучного 
цикла и выполнивший необходимый объем самостоятельной 
работы, должен получить  следующие компетенции:

— способность представлять адекватную современному уровню 
знаний научную картину мира на основе знаний законов химии, 
состава и строения вещества, химических и физико-химических 
свойств различных систем и веществ;

— способность использовать знания физических и химиче-
ских свойств элементов при выборе веществ с заданным набором 
свойств для создания новых материалов в будущей профессио-
нальной деятельности;

— способность владеть методами экспериментального исследо-
вания свойств элементов и их соединений, приемами планирова-
ния и постановки эксперимента, обработки и представления экс-
периментальных данных;

— способность применять основные приемы  обработки и пред-
ставления экспериментальных результатов в части химических 
процессов.

При написании учебника использован многолетний опыт пре-
подавания химии авторами на кафедре общей и физической химии 
МИЭТ. 



Авторы будут признательны за замечания и предложения, 
направленные на совершенствование учебника.

Изучение теоретического материала, изложенного в части 1, 
даст студенту возможность сформировать профессиональные ком-
петенции, представленные в Федеральном государственном обра-
зовательном стандарте среднего профессионального образования, 
что позволит освоить:

трудовые действия
• владение навыками практического применения полученных 

знаний;
• методами экспериментальных исследований в химии (плани-

рование, постановка, обработка и представление эксперименталь-
ных данных при решении профессиональных задач);

необходимые умения
• использовать основные законы химии в профессиональной 

деятельности;
• производить расчеты термодинамических  и кинетических 

параметров химических систем;
• определять качественный и количественный состав раство-

ров;
• составлять молекулярно-ионные уравнения реакций обмена, 

комплексообразования, окислительно-восстановительных и элек-
трохимических процессов;

необходимые знания
• основные понятия и законы химии; 
• закономерности протекания химических процессов (основы 

химической термодинамики и кинетики); 
• свойства растворов электролитов и неэлектролитов и спо-

собы выражения их состава; законы для электролитов и неэлектро-
литов, гидролиз солей;

• основные положения теории строения атома, химической 
связи, виды и механизмы ее образования в простых и сложных 
веществах (в том числе и в комплексных соединениях);

• основные положения теории окислительно-восстановитель-
ных и электрохимических процессов, протекающих при электро-
лизе расплавов и растворов электролитов.
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Глава 1.  
ОСНОВНЫЕ ЗАКОНОМЕРНОСТИ ПРОТЕКАНИЯ 

ХИМИЧЕСКИХ ПРОЦЕССОВ

1.1. Основные положения химической термодинамики

Термодинамика находит широкое применение в  самых раз‑
личных научных областях. Она изучает переход энергии из одной 
формы в  другую, возможность и  направление самопроизволь‑
ного протекания процессов, тепловые эффекты, сопровождающие 
химические и физические процессы.

1.1.1. Первый закон термодинамики
Первый закон термодинамики имеет много формулировок, 

например: работа переходит в теплоту в строго эквивалентном 
соотношении или нельзя построить машину, которая создавала 
бы работу из ничего. 

В любом процессе соблюдается закон сохранения энергии, 
который является основой Первого закона термодинамики. 

Тепло (Q), приложенное к  системе, расходуется на  изменение 
внутренней энергии (ΔU) и на совершение работы (А):

Q = ΔU + A,

где А — это работа против внешнего давления: А = PΔV, где ΔV — 
изменение объема системы  (V2 – V1).

Подставив вместо A = PΔV, получаем

Q = ΔU + PΔV,

где ΔU — внутренняя энергия, т.е. общий запас энергии системы 
(энергия поступательного и вращательного теплового движения 
молекул, колебательного движения атомов, энергия вращения 
электронов и др.). Внутренняя энергия не включает потенциаль‑
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ную энергию, обусловленную положением системы в  простран‑
стве, и  кинетическую энергию системы как целого. Абсолютное 
значение внутренней энергии U определить нельзя, можно опреде‑
лить лишь ее изменение ΔU = U2 – U1.

Если химическая реакция проходит в герметичном сосуде (авто‑
клаве) при постоянном объеме (изохорные процессы), т.е. ΔV = 0, то 
Qv (тепловой эффект реакции при V = const) равен изменению вну‑
тренней энергии системы:  

Qv = ΔU + 0. 

В изобарно-изотермических системах при протекании процесса 
в открытых сосудах при атмосферном давлении и постоянной тем‑
пературе (P = const, T = const) все тепло, приложенное к системе, 
идет как на изменение внутренней энергии, так и на совершение 
работы. Функция, учитывающая эти две составляющие, называ‑
ется энтальпией или внутренним теплосодержанием системы: 

H = U + PV .

В этом случае все тепло, приложенное к системе, расходуется 
и на изменение внутренней энергии ΔU, и на совершение работы 
A. Тепловой эффект любого химического процесса, протекающего 
в открытом сосуде (P = const), обозначается ΔH и равен

Qv = ΔU + PΔV = ΔH,

где ΔH  — изменение  энтальпии или тепловой эффект реакции 
при P = const.

Размерность энтальпии  — кДж/моль, Дж/моль, ккал/моль, 
кал/моль (1 кал = 4,1840 Дж).

В таблицах приведены величины стандартных энтальпий обра-
зования различных веществ — энтальпий (теплот) реакций образо‑
вания 1 моля данного вещества из простых веществ при стандартных 
условиях (Т = 25°C или 298 К; P = 760 мм рт. ст. или 101,325 кПа). 
Стандартные энтальпии обозначаются индексом «°», т.е. ΔH°.

Для простых веществ энтальпия образования и  внутренняя 
энергия приняты равными нулю.

Химические реакции сопровождаются выделением или погло‑
щением энергии в  виде теплоты. Реакции, в  которых теплота 
выделяется, называются экзотермическими, а  реакции, сопрово‑
ждающиеся поглощением теплоты — эндотермическими. Теплота 
реакции является, таким образом, мерой изменения свойств 
системы, и знание ее может иметь большое значение при опреде‑
лении условий протекания той или иной реакции.
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1.1.2. Термохимические процессы.  
Закон Гесса и следствия из него

Химические уравнения, в которых указаны тепловые эффекты 
реакций, называются термохимическими уравнениями. В термохи‑
мическом уравнении тепловой эффект приводится на один моль 
продукта (возможны дробные коэффициенты), указывается агре‑
гатное состояние: «кр», «ж», «г», «тв» (кристаллическое, жидкое, 
газообразное, твердое), например:

½H2(г) + ½Сl2(г) = HCl(г) + 92 кДж, ΔH° = –92 кДж.

Термодинамические знаки обратны термохимическим. При про‑
текании экзотермических процессов тепло выделяется, и это обо‑
значается в  термохимических уравнениях как «+Q». При  этом 
внутреннее теплосодержание системы уменьшается (т.е. система 
отдает тепло), и в термодинамических реакциях это обозначается 
как «–ΔН»; для  эндотермических процессов (система забирает 
тепло из окружающей среды): «–Q», но «+ΔН».

Вычисление теплоты реакции по  теплотам образования уча‑
ствующих в ней веществ производится на основании закона Гесса.

Тепловой эффект реакции не  зависит от  пути ее протекания, 
а зависит только от начального и конечного состояний участву‑
ющих в реакции веществ. Тепловой эффект реакции равен сумме 
тепловых эффектов промежуточных стадий процесса.

Согласно закону Гесса (рис. 1.1)

1 2 3 4 5 6 7H H H H H H H° ° ° ° ° ° °ℑℑℑℑℑℑ .

C

A

2H °∆

3H °∆
4H °∆

1H °∆

5H °∆
6H °∆

7H °∆

Рис. 1.1. Сущность закона Гесса

Закон позволяет рассчитать тепловой эффект любой промежу‑
точной стадии процесса, которую нельзя осуществить эксперимен‑
тально, например процесса сжигания угля (рис. 1.2):
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1-я стадия: С(к) + ½О2(г) = СО(г), 1H x°∆ = ;
2-я стадия: CO(г) +½О2(г) = СО2(г), 2 282,8H °∆ = − кДж;
3-я стадия: С(к) + О2(г) = СО2(г), 3 393,3 .H °∆ = − кДж

C
CO

CO2

3H °∆

1H °∆

2H °∆

Рис. 1.2. Схема процесса сжигания угля

Экспериментально осуществить первую стадию (получение 
чистого СО без  примеси СО2 при  сжигании угля) невозможно, 
тепловой эффект этой реакции можно лишь рассчитать по закону 
Гесса:

3 1 2 1 3 2

( )
 

–393,3– –282,8 –110,5 
H H H H H H° ° ° ° ° °∆ ∆ + ∆ ∆ ∆ ∆ =
= =

= = −и

кДж.

Следствие из  закона Гесса. В  термохимических расчетах 
широко применяют следствие из закона Гесса.

Стандартный тепловой эффект реакции равен сумме стандарт‑
ных теплот образования продуктов реакции за вычетом суммы 
стандартных теплот образования исходных веществ. 

Например, для реакции

аA + bB + …  сC + dD + …

D A B( –( ).)H c H d H a H b H° ° ° ° °∆ = ∆ + ∆ +… ∆ + ∆ +…р С  

Суммирование производят с учетом коэффициентов перед уча‑
ствующими в реакции веществами. 

1.1.3. Второй закон термодинамики. Энтропия
Второй закон термодинамики применим ко многим разделам 

науки и техники и имеет много формулировок, например:
— тепло не может переходить от менее нагретого к более нагре-

тому телу самопроизвольно (самопроизвольные процессы — про‑
цессы, протекающие без затраты работы извне) или
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— невозможен процесс, единственным результатом которого 
было бы превращение теплоты в работу.

Направление, в  котором самопроизвольно протекает хими‑
ческая реакция, определяется двумя факторами: стремлением 
системы к переходу в состояние с наименьшей энтальпией (в слу‑
чае изобарного процесса) и стремлением системы к достижению 
наиболее равномерных свойств.

Меру неравномерности свойств характеризует функция энтро-
пии (S). Если привести в  контакт раскаленный докрасна метал‑
лический шарик с холодным, то система самопроизвольно будет 
стремиться к выравниванию температуры. Чем равномернее свой‑
ства системы (температура), тем выше энтропия, и тем меньшая 
работа может быть получена от системы.

Физический смысл энтропии. Состояние любого вещества 
можно характеризовать двояко: 

— значениями измеряемых свойств (температура, давление, 
объем). Это характеристика макросостояния вещества;

— свойствами каждой частицы вещества (положение частицы 
в пространстве, ее скорость, направление перемещения и т.д.). Это 
характеристика микросостояний вещества.

Число микросостояний, составляющих данное макросостояние, 
называется вероятностью его состояния. 

При большом числе частиц состояние системы удобнее харак‑
теризовать не самой вероятностью осуществления данного макро‑
состояния (W), а величиной, пропорциональной ее логарифму. Эта 
величина — энтропия, она определяется формулой Больцмана: 

0
lnS R W

N
= ,

где R — газовая постоянная; N0 — число Авогадро.
Энтропию измеряют в  Дж/К, обычно ее относят к  1 молю 

вещества, в этом случае единицей измерения будет Дж/(моль∙К). 
Энтропия простых веществ не равна нулю (в отличие от энталь‑
пии).

В отличие от энтальпии абсолютные значения энтропии могут 
быть определены экспериментально. Порядок значения энтро‑
пии S определяется по формуле Больцмана величиной W, которая 
огромна. Даже для совокупности из 10 частиц W имеет порядок 104. 
Обычные объекты могут содержать 1023 частиц и более. Если прове‑
сти логарифмирование W, то получаются сравнительно небольшие 
значения энтропии — порядка десятков или сотен Дж/(моль∙К).

Энтропия зависит от  температуры и  агрегатного состояния 
вещества.
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В обратимом процессе изменение энтропии ΔS равно тепловому 
эффекту, деленному на абсолютную температуру: ΔS = Qр/T или 
ΔS = ΔHр/T.

Например, при  273  К теплота плавления льда (Q) равна 
6009,48 Дж/моль. Отсюда можно найти ΔS этого процесса: ΔS = 
= 6009,48/273 = 22,01 Дж/(моль∙К).

Энтропия возрастает при переходе вещества из кристалличе‑
ского в жидкое и из жидкого в газообразное состояние. Напротив, 
все процессы, в результате которых упорядоченность системы воз‑
растает (конденсация, полимеризация, сжатие, уменьшение числа 
газообразных частиц), сопровождаются уменьшением энтропии.

Энтропия является функцией состояния, т.е. ее изменение (ΔS) 
зависит только от начального (Sисх, энтропия исходного вещества) 
и  конечного (Sпр, энтропия продуктов реакции) состояний и  не 
зависит от пути процесса. Для химического равновесия

 S S S∆ = −∑ ∑р пр исх.

Для ориентировочных расчетов можно допустить, что измене‑
ние энтропии реакции при высоких температурах примерно равно 
изменению энтропии реакции при стандартной температуре:

p p
TS S≈∑ ∑ .

При протекании реакции с  увеличением числа газообразных 
молекул энтропия возрастает, и наоборот. Например, в реакции

CaCO3(к) = CaO(к) + CO2(г)

2 3CO CaO CaCO–  0, S S S S° ° °∆ = + >  

энтропия (степень неупорядоченности) возрастает (увеличивается 
число газообразных молекул), а в реакции

3H2(г) + N2(г) = 2NH3(г)

ΔS < 0, энтропия уменьшается (уменьшается число газообразных 
молекул).

Окончательная формулировка второго закона термодинамики, 
основанная на  понятии  энтропии: «Энтропия изолированной 
системы не может уменьшаться» (закон неубывания энтропии).

1.1.4. Изобарно-изотермический потенциал,  
или свободная энергия Гиббса

Химическое сродство. Принцип Бертло. Французский химик 
М. Бертло считал, что критерием выгодности протекания процесса 
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(«мерой химического сродства») является тепловой эффект реак‑
ции. Любая система стремится к минимуму энергии, поэтому реак‑
ции протекают самопроизвольно при  выделении тепла. Однако 
если равновесие устанавливается при  высокой температуре, 
вопреки принципу Бертло, самопроизвольно могут происходить 
и  эндотермические процессы. Например, если после установле‑
ния равновесия продукт экзотермической реакции SO3 поместить 
в  автоклав (при  той же температуре), то через некоторое время 
установится новое равновесие, появятся новые равновесные кон‑
центрации веществ, т.е. самопроизвольно произойдет эндотерми‑
ческая реакция:

2 2 32SO O 2SO –192  ,5 ( )H→←+ ∆ =
экзо

эндо
кДж . 

Все системы самопроизвольно стремятся к минимуму энергии 
(ΔH), но одновременно к максимуму неупорядоченности (S).

Функцией состояния, одновременно отражающей влияние 
обеих тенденций на направление протекания химических процес‑
сов, служит изобарно-изотермический потенциал, или свободная 
энергия Гиббса:

ΔG° = ΔH° – TΔS° при P = const.

Для закрытых сосудов — свободная энергия Гельмгольца:

ΔF° = ΔU° – TΔS°  при V = const.

Свободные энергии Гиббса и Гельмгольца ΔG° и ΔF° являются 
функциями состояния, к  ним применимо следствие из  закона 
Гесса:

 
G G G
F F F

° ° °

° ° °

∆ = ∑ ∆ − ∑ ∆
∆ = ∑ ∆ − ∑ ∆

р пр исх

пр исх

Величины ΔG и ΔF имеют ту же размерность, что и энтальпия, 
ΔG° образования простого вещества принимают равной нулю.

При низких температурах значение TΔS мало, и  преобладает 
энтальпийный фактор (ΔH). В  этих условиях принцип Бертло 
справедлив, тепловой эффект определяет возможность самопро‑
извольного  протекания реакции.

При высоких температурах преобладает энтропийный фактор 
(–TΔS) и принцип Бертло неприменим.

Если система находится в состоянии равновесия, т.е. в системе 
не происходит ни энергетических изменений (ΔH = 0), ни измене‑
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ний в степени беспорядка (ΔS = 0), то ΔG = 0. Если ΔG > 0, процесс 
самопроизвольно не происходит.

При постоянстве температуры и давления химические реакции 
могут самопроизвольно протекать только в таком направлении, 
при котором энергия Гиббса системы уменьшается (ΔG < 0).

Изменение изобарно-изотермического потенциала реакции свя‑
зано с ее константой равновесия (Кр, подробнее см. п. 1.2.5) зави‑
симостью 

– ln .G RT°∆ =р рК  

При стандартных условиях –5,69lgG°∆ =р рК .

1.1.5. Примеры решения задач
1. При  сжигании угля выделилось 197,84 кДж тепла (ΔНр  = 

= –197,84 кДж) и образовалось 22 г СО2. Вычислите теплоту обра‑
зования углекислого газа.

Решение. С(к) + О2(г) = СО2(г), дается тепловой эффект реак‑
ции при выделении 22 г СО2, что составляет 0,5 моль (количество 
вещества n(CO2) = m(CO2)/M(CO2) = 22 г/44 г = 0,5 моль).

Теплота образования 1 моля СО2(г) ΔН° рассчитывается 
из соотношения

2CO
197,84 395,8

0,5
H

H
n

°
∆ −∆ = = = −р  кДж/моль.

2. Вычислите константу равновесия (Кр) при 25°С в реакции 
образования воды

Н2(г) + ½О2(г) = Н2О(г)

если изменение изобарно-изотермического потенциала ( G°∆ р ) рав‑
но –228,767 кДж/моль. Как велик будет выход продукта в  этой 
реакции?

Решение.

5,69lg ;G°∆ = −р рК  

–p 41228,767lg .
5,69 5,

– 40,2;
69

  6,2 10
G°

=
∆ −− = − ⋅= = рр КК

Малое значение Кр означает, что при комнатной температуре 
эта реакция практически не идет.
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1.2. Кинетика химических реакций

На основе законов химической термодинамики можно устано‑
вить принципиальную возможность протекания того или иного 
химического процесса и  решить вопрос об  установлении хими‑
ческого равновесия. Однако управлять химическими процессами 
невозможно без  ответа на  вопросы, как быстро можно достичь 
равновесия, какие факторы и  как влияют на  скорость реакций, 
и каков механизм их протекания. Именно эти вопросы и являются 
предметом изучения химической кинетики. 

1.2.1. Скорость химических реакций  
и ее зависимость от различных факторов

Под скоростью химической реакции понимают изменение коли‑
чества одного из реагирующих веществ или одного из продук‑
тов реакции в единицу времени. 

Различают скорость реакции в гомогенных (однородных) и гете‑
рогенных (неоднородных) системах. Система  — это часть окру‑
жающей среды, мысленно или физически отделенная от  других 
ее частей поверхностью раздела. Гомогенная система — система, 
состоящая из  одной фазы (жидкой, твердой или газообразной). 
Гетерогенная система — система, состоящая из нескольких фаз.  

Скорость реакции в гомогенных системах определяется измене‑
нием количества реагирующего вещества в единице объема в еди‑
ницу времени (моль/л∙с), т.е. изменением молярной концентрации 
вещества в единицу времени. В гетерогенных системах — измене‑
нием количества вещества на единице поверхности в единицу вре‑
мени (моль/см2∙с).

Факторы, влияющие на скорость химических реакций. Ско‑
рость химических реакций (V) зависит от многих факторов:

— природы реагирующих веществ; 
— концентрации реагентов (давления — для реакций с участием 

газов);
— температуры;
— катализаторов;
— степени измельчения (для гетерогенных систем с участием 

твердых веществ);
— среды; 
— формы сосуда (в цепных реакциях); 
— интенсивности света (в фотохимических реакциях); 
— электродного потенциала (в электрохимических реакциях) 

и т.д. 



20

Влияние природы реагирующих веществ можно проиллюстри‑
ровать на характере взаимодействия сильной кислоты, например 
H2SO4, c металлами различной активности, например цинком 
и оловом. Очевидно, что реакция с цинком протекает с большей 
скоростью, чем с оловом, что можно определить по скорости выде‑
ления водорода на  поверхности металла: на  поверхности цинка 
наблюдается бурное выделение, а  на олове можно обнаружить 
лишь несколько пузырьков водорода.

Влияние поверхности раздела (для  гетерогенных реакций) 
можно проиллюстрировать на характере взаимодействия сильной 
кислоты, например H2SO4, c карбонатом кальция СаСО3 в  виде 
кусочка мрамора и мрамора в измельченном состоянии. Очевидно, 
что реакция с  мрамором в  виде кусочка протекает значительно 
медленнее, чем с мрамором  в измельченном состоянии, что можно 
определить по скорости выделения углекислого газа.

Главными факторами, определяющими скорость реакции, явля‑
ются:

— концентрация; 
— температура; 
— наличие катализатора.
Количественная зависимость изменения скорости реакции 

установлена для факторов концентрации и температуры.

1.2.2. Влияние концентрации реагентов на скорость реакции. 
Закон действия масс

В 1896  г. К.  Гудьдберг и  П. Вааге установили зависимость 
скорости реакций от  концентрации, которая впоследствии была 
названа законом действия масс.

Скорость реакции пропорциональна произведению молярных 
концентраций реагирующих веществ в степенях, соответствую‑
щих их стехиометрическим коэффициентам. 

Например, для реакции

aA + bB +… = сС + dD +…

выражение закона действия масс имеет следующий вид: 

V = k[A]a[B]b,

где k  — константа скорости реакции (коэффициент пропорцио‑
нальности); [A] — концентрация реагента А, моль/л; [B] — кон‑
центрация реагента В, моль/л.; а и b — коэффициенты в уравнении 
реакции (или порядки реагентов А и В).
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Константа скорости k  — скорость реакции при  концентра‑
ции реагентов, равной единице (1 моль/л). Величина ее зависит 
от  природы реагирующих веществ и  температуры и  не зависит 
от концентрации.

Следует различать порядок и молекулярность реакций.
Общий порядок реакции определяется суммой показателей сте‑

пеней в выражении закона действия масс для соответствующего 
процесса. Сами показатели определяют порядок реакции по каж‑
дому из компонентов. 

Например, для рассматриваемой реакции  

aA + bB +… = сС + dD +…

а + b +… = n  — общий порядок реакции; a  — порядок реакции 
по реагенту А; b — порядок реакции по реагенту B.

Большинство реакций протекает по  стадиям. В  этом случае 
порядок реакции, как и  скорость, определяется самой медлен‑
ной стадией процесса. Например, механизм протекания реакции 
2N2O5  4NO2 + O2 определяется двумя последовательными пре‑
вращениями:

а) N2O5   N2O3 + O2 (скорость протекания V1);
б) N2O5 + N2O3  4NO2 (скорость протекания V2).
При условии V1 < V2 порядок реакции определяется самой мед‑

ленной, т.е. стадией «а», и равен единице.
Молекулярность реакции определяется числом молекул, уча‑

ствующих в  реакции. Мономолекулярной реакцией является, 
например

CaCO3(тв) = CaО(тв) + CO2(г)↑ 

В бимолекулярных реакциях участвуют две молекулы: 

2HI = H2 + I2

H2 + Cl2 = 2HCl

Тримолекулярные реакции встречаются редко. Известно всего 
шесть реакций третьего порядка (в газовой фазе):

	 2NO + Cl2  2NOCl	 2NO + O2  2NO2
	 2NO + Br2  2NOBr 	 2NO + 2H2  2H2O + N2
	 2NO + I2  2NOI 	 2CO + O2  2CO2

Четырехмолекулярные реакции неизвестны, так как вероят‑
ность одновременного столкновения четырех частиц нужной ори‑
ентации очень мала.


