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В результате изучения дисциплин студент должен освоить:
трудовые действия
 владения методами проведения физических измерений и

корректной оценки погрешностей при проведении физического
эксперимента;

 методами описания свойств простых и сложных веществ на
основе электронного строения их атомов и положения в периодической
системе химических элементов, методами определения физико-
химических свойств неорганических соединений; 

необходимые умения
 проводить анализ функций, решать основные задачи теории

вероятности и математической статистики, решать уравнения и системы
дифференциальных уравнений;

 решать типовые задачи, связанные с основными разделами
физики, использовать физические законы;

 выполнять основные химические операции;
необходимые знания
 основных понятий и методов математического анализа, 

линейной алгебры, дискретной математики, теории дифференциальных
уравнений, теории вероятностей и математической статистики;

 законов Ньютона, элементов механики жидкостей, законов
термодинамики, статистических распределения и т.д.;



 электронного строения атомов и молекул, основ теории
химической связи в соединениях разных типов, химических свойств
элементов различных групп периодической системы и их важнейших
соединений.

Учебное пособие является результатом коллективного труда
преподавателей кафедры физической и коллоидной химии, каждый
автор внес свой вклад практически в каждую главу, тщательно отбирая
имеющиеся и разрабатывая новые задания для расчетных работ.
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введение 
выполнение и защита расчетной работы

расчетная работа — это совокупность нескольких задач по 
определенной тематике, решение которых покажет полноту усво-
ения теоретического материала того раздела рабочей программы, 
по которому выполняется расчетная работа. Это может быть 
также и одна задача комплексного характера, если ее выполне-
ние включает в себя несколько более простых заданий. Это может 
быть также сочетание расчетных задач и заданий, теоретических 
вопросов, которые студент должен выполнить и на которые дол-
жен ответить.

расчетная работа должна быть результатом самостоятельной 
и творческой работы студентов. не допускается списывание реше-
ния задач друг у друга.

тип задач, входящих в расчетную работу, их число и слож-
ность, сроки выполнения расчетной работы, а также форму ее
защиты определяет руководитель работы.

выполненная расчетная работа может защищаться каждым 
студентом устно путем приведения аргументированных доказа-
тельств принятых решений и основных выводов по результатам 
расчетов. такая защита проводится в виде собеседования с пре-
подавателем. по результатам защиты преподаватель выставляет 
баллы за правильность расчетов, оформление работы, защиту.

возможна защита расчетной работы путем выполнения 
тестовых заданий (машинных или безмашинных) по материалу 
работы. набранные при машинной защите баллы суммируются 
с баллами, полученными студентом при выполнении расчетной 
работы и затем вводятся в модуль балльно-рейтинговой системы 
(брс).
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• при необходимости графического изображения табличных 
данных ссылка может быть такой: «результаты табл. 1 
изображены на рис. 1» или «зависимость … от … приведена 
на рис. 1».

расчетная работа иллюстрируется необходимыми рисунками, 
таблицами, поясняющими ее текст и расчеты.
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– оси должны быть подписаны (название свойства словами 
или символ этого свойства) и должна быть указана размер-
ность величин на осях.

допустимо выполнение рисунков на компьютере, однако 
при этом необходимо нанести достаточно часто линии сетки на 
рисунке для более точной работы с экспериментальными дан-
ными. все остальные требования к оформлению аналогичны тре-
бованиям к рисункам, выполненным вручную. размер графика 
должен быть не менее половины листа бумаги формата а4.
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1. ОснОвные пОнятия и закОны 
химическОй термОдинамики

по первому разделу рабочей программы курса физической 
химии «основные понятия и законы химической термодинамики» 
разработаны две расчетные работы: «расчет изменений экстенсив-
ных свойств в однокомпонентных системах» и «расчет тепловых 
эффектов химических реакций». 

теоретический материал, на котором основаны эти работы, 
логично представить единым блоком, не разделяя, какая именно 
часть пойдет на первую из названных работ, а какая на вторую, 
поскольку необходимые уравнения и формулы тесно связаны 
между собой и используются как при решении задач первой 
работы, так и при решении задач второй расчетной работы.

теоретические основы расчетной работы
теоретический материал, на базе которого необходимо выпол-

нить расчетную работу, включает изучение следующих позиций: 
интенсивные и экстенсивные свойства; термодинамические про-
цессы; энтальпия; первый закон термодинамики; теплоемкость; 
второй закон термодинамики; энтропия; расчет изменения 
энтропии; постулат Планка.

Основные понятия. первый закон термодинамики
совокупность физических и химических свойств, характе-

ризующих систему, называется ее состоянием. свойства системы 
делятся на интенсивные и экстенсивные. Экстенсивные свойства 
пропорциональны массе системы. общее экстенсивное свойство 
всей системы будет равно сумме экстенсивных свойств частей 
системы, т. е. имеется наличие признака аддитивности. примеры 
экстенсивных свойств: масса m, количество молей вещества n, 
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– функции перехода, значение которых зависит от пути, по 
которому происходит изменение системы.

примеры функции состояния: внутренняя энергия, энтропия. 
термодинамические переменные — объем, давление и темпера-
тура — тоже функции состояния, так как они однозначно харак-
теризуют состояние системы. примеры функций перехода — 
теплота и работа.

принято считать, что работа (W ) — это форма передачи энер-
гии от одного тела к другому, не связанная с переносом теплоты 
или вещества. а теплота (Q) — это форма передачи энергии от 
более нагретого тела к менее нагретому, не связанная с перено-
сом вещества и совершением работы. пусть некоторая система 
участвует в самых разных взаимодействиях с окружающей сре-
дой. каждый такой вид взаимодействия характеризуется понятием 
работа. Это может быть механическая работа (работа расшире-
ния); работа переноса заряда; работа изменения площади поверх-
ности; работа поляризации  вещества и т. д. и теплота, и работа 
относятся к функциям перехода (функциям процесса). 

опыт показывает, что, несмотря на то, что каждая в отдельно-
сти работа (соответствующая какому-либо виду взаимодействия) 
зависит от пути процесса, суммарная работа не зависит от этого 
пути, а определяется только начальным и конечным состоянием 
системы, т. е. сумма всех элементарных работ  совершаемых 



системой и над системой, является полным дифференциалом 
некоторого присущего системе свойства, называемого внутренней 
энергией и обозначаемого буквой U. Математическая запись пер­
вого закона термодинамики (или первого начала термодинамики) 
будет иметь вид:

dU = ∑ δ Wm, (1.1)
т

где dU —  дифференциал внутренней энергии, а под знаком суммы 
приведены элементарные работы, произведенные при разных вза­
имодействиях системы с окружающей средой.

Интегрирование уравнения (1.1) дает

∆ U = ∑ W т.
т

Причем изменение внутренней энергии найдется как разность 
между значениями внутренней энергии в состоянии 1 и значением 
внутренней энергии в состоянии 2.

∆ U = U2- U 1

Первый закон (первое начало) термодинамики: энергия изоли­
рованной системы постоянна:

dU    = 0; U    = const.       изол             изол

Математическая формулировка первого закона для закрытых 
систем в дифференциальной форме:

dU = δQ + δ W.

В интегральной форме

∆ U = Q + W.

Буквы 5 в уравнениях отражают тот факт, что Q и W не 
являются функциями состояния, они служат формами передачи 
энергии и связаны с процессами, а не с состояниями системы. 
В системе СИ размерность работы, теплоты и энергии измеряется
12



в джоулях (Дж), если речь идет о мольных значениях этих функ­
ций, то размерность определяется в джоулях на моль (Дж/моль). 
По рекомендациям ИЮПАК положительной считают теплоту, 
полученную системой, и работу, совершенную над ней, т. е. то, 
что увеличивает внутреннюю энергию, положительно.

Для открытых систем первый закон принято записывать 
в виде

dU = δQ + δ W + ∑ μ кdnк, (1.2)
к

где последняя сумма характеризует процесс обмена веществом 
между системой и внешней средой. Условно эту сумму можно 
назвать химической работой, а коэффициент пропорционально­
сти μ.к называется химическим потенциалом. Следует отметить, 
что уравнение (1.2) соответствует системе, в которой не происхо­
дит химического превращения.

Сумму всех работ, за исключением работы расширения (Wмех ), 
иногда называют полезной работой (W        ). Если из всех внешних^    полезн/
сил на систему действует только внешнее давление (р ех), то при 
переходе системы из состояния 1 в состояние 2 обратимым путем 
работу расширения можно вычислить по уравнению

Wмех = - ∫ PехJ V . (1-3)

Если процесс расширения обратим, то внешнее давление 
отличается от давления системы (например, газа) на бесконечно 
малую величину: р ех = p in -  dp, и в формулу (1.3) можно подстав­
лять давление самой системы (pin), которое определяется по урав­
нению состояния.

Часто рассматривают системы, в которых совершается только 
работа расширения, а так называемая полезная работа не рассма­
тривается. Тогда уравнение первого закона термодинамики будет 
следующим:

dU -  δQ   -  pdV  + ∑  μkdnk.
к

13



Внутренняя энергия —  это совокупность всех видов энергии 
частиц в системе. Внутренняя энергия системы зависит от при­
роды вещества, его массы, параметров состояния системы. Вну­
тренняя энергия — экстенсивное свойство. Внутренняя энергия 
является функцией состояния.

Это положение вытекает из закона сохранения энергии, согла­
сно которому энергия не исчезает и не возникает вновь из ничего 
при протекании процесса, она лишь может переходить из одной 
формы в другую в строго эквивалентных количествах.

Абсолютное значение внутренней энергии, равно как и вели­
чин в определительных формулах, в которые она входит, найти 
нельзя, так как нельзя даже мысленно представить себе нулевой 
уровень внутренней энергии. В связи с этим при расчетах всегда 
оперируют изменениями внутренней энергии.

Наряду с внутренней энергией в термодинамике при рассмо­
трении многих процессов удобно использовать такую функцию, 
как энтальпия. Определительное выражение для энтальпии имеет 
вид

H  = U + pV . (1.4)

где U —  внутренняя энергия; р  —  давление ; V — объем системы.
Так как в правой части уравнения (1.4) все функции являются 

функциями состояния, то и сама энтальпия тоже является функ­
цией состояния, т. е. ее изменение не зависит от пути протека­
ния этого изменения, а определяется лишь значением энтальпии 
в начале и в конце процесса. Следовательно, бесконечно малое 
изменение энтальпии будет полным дифференциалом. Энтальпия 
имеет ту же размерность, что и внутренняя энергия, это тоже экс­
тенсивное свойство.

Первый закон термодинамики для закрытой системы без 
химического превращения, записанный относительно энтальпии, 
имеет следующий вид:

dH = δQ + Vdp.

14



Теплоемкость
Теплота может переходить в систему при нагревании. Для 

расчета теплоты используют понятие теплоемкости (С), которая 
определяется следующим образом:

^  «б
d T ’

где SQ —  бесконечно малое количество теплоты, сообщенное 
системе для изменения ее температуры на dT.

Определительные выражения для изохорной теплоемкости:

Су = ( д и 1
'd S 'г-нII•ч

о

[д т )

Определительные выражения для изобарной теплоемкости

( т Л
; с  =т

[д т ) ? р
V CD

Теплоемкость — экстенсивное свойство. Полная теплоем­
кость (или теплоемкость системы) обозначается С, эта величина 
имеет размерность Дж/К.

Мольная теплоемкость обозначается с (в зависимости от 
условий опыта это может быть ср или с). Мольная теплоемкость 
имеет размерность Дж/(моль • К); Между полной теплоемкостью 
и мольной теплоемкостью существует соотношение

С = пс,

где п — число молей вещества.
Удельная теплоемкость обозначается с , она имеет размер­

ность Дж/(кг • К). Здесь также возможны дополнительные обо­
значения в зависимости от условий опыта: с и с . Между

J  р ,  уд У,уд
полной теплоемкостью и удельной теплоемкостью существует 
соотношение:

С = тсуд
где т — масса системы.
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Теплоемкость зависит от природы вещества, его агрегатного 
состояния, температуры. На рис. 1.1 показана в общем виде зави­
симость мольной изобарной теплоемкости вещества от темпера­
туры. Эта зависимость получается при подстановке произвольных 
значений температуры в эмпирически наблюдаемые и приведен­
ные в справочной литературе температурные ряды. При темпе­
ратуре меньшей, чем температура плавления (Т  < Г™1), темпера­
турная зависимость мольной изобарной теплоемкости вещества
с™{Т)

с™ (Г) = а™ + ЬтвТ + ствТ2+с'твТ~2. (1.5)

Рис. 1.1. Температурная зависимость 
мольной изобарной теплоемкости

При температуре, находящейся в интервале от температуры 
плавления до температуры кипения (Г1™ <Т < Г™), вещество 
будет в жидком состоянии, и температурная зависимость мольной 
изобарной теплоемкости будет следующей:

сж (Т) = аж + ЬЖТ + сжТ2 + с'жТ~2. (1.6)

И наконец, при температуре выше температуры кипения
(Г™ < Т), когда вещество находится в газообразном виде, зависи­
мость мольной изобарной теплоемкости от температуры имеет вид

сгр(Т) = ат+ЬгТ + стТ2+с'гТ~2. (1.7)
16



Для идеальных газов мольная изохорная теплоемкость не 
зависит от температуры и равна:

-  для одноатомных идеальных газов сv — 3/2 R;
-  для двухатомных идеальных газов сv = 5/2 R ;
-  для нелинейных трехатомных и многоатомных молекул 

cv =3R.
Для идеальных газов справедливо уравнение Майера

Cp - Cv = R

Рассмотрим приложение первого закона термодинамики 
к процессам, протекающим в идеальных газах. Уравнение состо­
яния идеального газа (оно же уравнение Клапейрона — Менделе­
ева) имеет вид

p V  = nRT,

где п — количество вещества (в молях);
R —  универсальная газовая постоянная:
R = 8,314 Дж/(моль • К) = 1,987 кал/(моль • К) =

= 0,0821 л • атм/(моль • К).
Для идеального газа экспериментально обнаружено, что вну­

тренняя энергия не зависит ни от объема, ни от давления:

= 0 ;
д Г ) т

Q U

др
= 0.

J t

Говоря о свойствах идеальных газов, нельзя не упомянуть 
о таком понятии, как парциальное давление. Для смеси к идеаль­
ных газов, выполняется закон Дальтона: сумма парциальных дав­
лений компонентов газовой смеси равна общему давлению в смеси.

P  =  P i + P i +  • • •  + P k ,

где p k — парциальное давление компонента идеальной газовой 
смеси.
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Парциальным давлением компонента р к называется давле­
ние, которое производил бы данный компонент, находясь в том 
же количестве, в том же объеме и при той же температуре, что 
и в смеси. Еще одной формой закона Дальтона является следую­
щее соотношение:

P k = P N k >

где Nk — мольная доля компонента к идеальной газовой смеси.

Приложение первого закона термодинамики 
к процессам в идеальных газах

Запишем выражение первого закона термодинамики для раз­
личных процессов, протекающих в идеальных газах в закрытой 
системе, в которой принимается во внимание только работа рас­
ширения (табл. 1.1).

Таблица 1.1
Выражения для работы расширения и теплоты 

в процессах с идеальными газами в закрытой системе

Процесс РаботаД Теплота Q

Изобарный
A = j p d V  = p(V2-V 1) (1.8)

Vi

Тг
Q = j C pdT = ncp(T2- T 1) (1.9) 

в случае, если с = const

Изотермный
A = ] p ( y ) d V  = n R T \^ r

П Vi

A = nRT\n—  (1.10) 
Гг

Q = n R T \n ^  (1.11) 
Г\

Изохорный
A = 0

Т2
Q = \ C vdT = ncv{T2- T l) (1.12)

Ti

В изотермических процессах с участием идеального газа вну­
тренняя энергия не изменяется, и работа расширения происходит 
только за счет поглощаемой теплоты AU= Q+ W= 0.
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В изохорном процессе величина работы будет равна нулю, а 
теплота численно будет равна внутренней энергии, считается, что 
теплота в этом случае приобретает свойства функции состояния 
W = 0;AU v = Qv.

В изобарном процессе выразим бесконечно малое изменение 
теплоты и учтем определительное выражение для энтальпии:

dQp -  dU + dW  -  dU + pdV  = d(U  + p V ) = dHp.

Здесь теплота также приобретает свойства функции состоя­
ния и численно равна изменению энтальпии.

Приложение первого закона термодинамики 
к химическим реакциям

Тепловым эффектом химической реакции называется количе­
ство тепла, которое выделяется или поглощается при протекании 
реакции в условиях, когда исходные вещества и продукты реакции 
имеют одну и ту же температуру, система не производит никакой 
работы, кроме работы против сил внешнего давления, при посто­
янном объеме или давлении. Растворение большинства веществ 
также сопровождается тепловыми эффектами.

В соответствии с первым началом термодинамики тепло­
вой эффект реакции при постоянном объеме Qv равен прираще­
нию внутренней энергии системы АС/, а тепловой эффект при 
постоянном давлении Q равен приращению энтальпии системы 
АН. Тепловой эффект считается положительным (термохимиче­
ская система знаков) или отрицательным (термодинамическая 
система знаков), если тепловая энергия в ходе реакции выделяется 
системой.

Раздел химической термодинамики, изучающий тепловые 
эффекты химических реакций, называется термохимией. Тер­
мин тепловой эффект реакции был введен в физическую химию 
довольно давно и еще используется в настоящее время, хотя 
постепенно вытесняется таким понятием, как теплота химиче­
ской реакции.
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В 1836 г. Г. И. Гесс экспериментально установил закон, кото­
рый теперь носит его имя и является основным законом термохи­
мии: теплота реакций, протекающих при постоянных давлении 
и температуре или постоянных температуре и объеме, не зави­
сит от промежуточных стадий, а определяется лишь начальным 
и конечным состоянием системы.

При расчете тепловых эффектов реакций принимают Т=  const. 
Для обозначения изменения любой термодинамической функции 
при протекании химической реакции используют оператор хими­
ческой реакции Аг, например, тепловой эффект химической реак­
ции записывают как A U или АгН  в зависимости от условий про­
ведения реакции (постоянный объем или постоянное давление). 
Теплоту химической реакции при постоянном давлении иногда 
называют просто энтальпией реакции. Связь между тепловыми 
эффектами A U или А Н  определяется уравнением

ArH  = ArU + Ar{P V). (1.13)

Анализ этого уравнения показывает, что если реакция проте­
кает в растворе или в твердой фазе, то A JJ = АГН , так как измене­
ния объема незначительны. Если в химической реакции участвуют 
газообразные реагенты, то величины тепловых эффектов A U или 
А Н  могут существенно отличаться между собой. При постоянной 
температуре из уравнения (1.13) получается в этом случае

A rH  = A rU + Ar (р V) = A rU + ArnRT,

где А п  —  изменение числа молей газов в реакции.
Итак, теплота, которой система с протекающей в ней хими­

ческой реакцией обменивается с окружающей средой, называется 
теплотой химической реакции, или тепловым эффектом хими­
ческой реакции. Теплота — это функция перехода, она зависит 
от пути перехода системы из начального состояния в конечное. 
Поэтому нужно использовать на практике такие условия прове­
дения опытов, когда величина dQ является полным дифференциа­
лом, т. е. теплота приобретает свойства функции состояния.
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Запишем фундаментальное уравнение Гиббса для закрытой 
системы:

Й ^закр =  VdP  +  T d i S  +  T d e S  +  Z  M i ” * ■
к

Но известно, что сумма TdtS  + 'y'1\ikdink = 0. Следовательно,
к

dddзакр = Vdp + TdeS = Vdp + dQpJ.

Если осуществлять процесс при постоянном давлении, получим

d d d р , т  =  Q Pj -

Аналогично можно получить dUv T =QVT.

Получается, что если проводить опыты при постоянных объ­
еме и температуре реакционной системы или при постоянных 
давлении и температуре, получим, что теплота реакции не будет 
зависеть от пути и будет определяться только природой и количе­
ством начальных и конечных веществ, т. е. теплота процесса прио­
бретает свойства функции состояния.

Изменение теплоты происходит в результате изменения хими­
ческой переменной. Следовательно, современная математическая 
запись выражения для теплоты реакции (теплового эффекта реак­
ции) имеет вид:

'д Н

JT,!
и

J t , v

Обычно при рассмотрении химических реакций имеют дело 
с изменением энтальпии.

Большое значение закона Гесса заключается в том, что, поль­
зуясь им, можно вычислить неизмеряемую теплоту какой-либо 
реакции путем комбинирования стехиометрических уравнений 
и теплот других реакций, изученных экспериментально. Закон 
Гесса дает возможность рассчитать теплоту множества различ­
ных реакций по минимальному числу теплот некоторых реакций. 
В качестве таких теплот в настоящее время выбирают теплоты 
образования химических соединений из простых веществ.
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Как известно, внутренняя энергия и энтальпия любого веще­
ства не имеют абсолютного значения и определены с точностью 
до некоторой постоянной, и зависят от температуры, давления или 
объема. Для того, чтобы с этими (и другими) термодинамическими 
функциями можно было проводить математические операции 
и сопоставлять их результаты, нужно выбрать стандартное состо­
яние. В соответствии с рекомендациями ИЮПАК стандартное 
состояние вещества выбрано следующим образом: температура 
вещества в стандартном состоянии равна температуре системы; 
давление над веществом (или давление газообразного вещества) 
равно 1 бар (105Па). Следовательно, понятие стандартного моль­
ного свойства системы никак не связано с какой-либо конкретной 
температурой. Исторически сложилось так, что для единообразия 
справочных данных стандартные мольные величины стали опре­
делять и табулировать при давлении 1 атм и температуре 298 К. 
Именно эти условия стали называть стандартными условиями. 
Термодинамические функции простых веществ в стандартных 
состояниях обозначают надстрочным индексом «о».

Используются следующие понятия:
АГН° — стандартная энтальпия реакции при температуре Т 

(или стандартная энтальпия реакции между веществами, находя­
щимися в стандартных состояниях при температуре Т );

АГК  — стандартная мольная энтальпия реакции при тем­
пературе Т  (или стандартная мольная энтальпия реакции между 
веществами, находящимися в стандартных состояниях при тем­
пературе Т );

Л/^обрг —  стандартная мольная энтальпия образования 
вещества к при температуре Т. Это изобарная теплота реакции 
образования одного моля данного химического соединения из 
простых веществ в стандартных состояниях.

Учитывая, что в химических реакциях элементы друг в друга 
не превращаются, в качестве нуля отсчета берут совокупность 
всех химических элементов в виде простых веществ, находящихся 
в наиболее устойчивых формах при 298 К. Например, углерод 
берут в виде графита, бром в виде жидкости. Исключения сделаны
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для фосфора и олова, для которых в качестве базисного вещества 
приняты белые модификации (белый фосфор Р4) и белое олово 
(Р-олово), которые более доступны. Эта выбранная совокупность 
простых веществ образует базис для проведения термодинамиче­
ских расчетов, а каждое простое вещество называется базисным 
веществом. Для базисных (простых) веществ в любых стандарт­
ных состояниях при любой температуре принимают А/г£обр = 0.

Рассмотрим, как, располагая данными о теплотах реакций 
образования веществ (участников реакции г), можно вычислить 
стандартную мольную энтальпию реакции г.

Для примера возьмем реакцию

или в символьном виде А + В  = С.
Запишем реакции образования каждого из участников этой 

реакции из простых веществ (принято их записывать с единичным 
стехиометрическим коэффициентом у продукта реакции). Также 
будем считать, что тепловые эффекты этих реакций, т. е. реак­
ций образования веществ А, В, С или в общем виде веществ к нам 
известны:

Уравнение химической реакции г получается, если сложить 
уравнения (1) и (2), взятые с минусом, с уравнением (3), взятым 
с плюсом. Следовательно, стандартная мольная энтальпия реак­
ции тоже может быть найдена, если найти сумму стандартных 
мольных энтальпий образования веществ — компонентов реак­
ции, с учетом их стехиометрических чисел в химической реакции. 
Стехиометрическое число —  это стехиометрический коэффици­
ент вещества-участника реакции с учетом знака: если вещество 
к — продукт реакции, то стехиометрическое число соответствует

С2Щ + Н 2Ож= С 2Н5ОНж

1. 2 С Г + Ж Т2 = С 2Щ

2. 0,5О2 + Н 2 = Н 2Ож
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стехиометрическому коэффициенту с положительным знаком, 
если вещество к — исходное вещество, то стехиометрическое 
число — это стехиометрический коэффициент, взятый с минусом. 

Действительно, тогда получим:

Общая формула для расчета стандартной мольной энтальпии 
реакции имеет следующий вид:

Тепловой эффект реакции (при постоянном давлении) или 
стандартная мольная энтальпия реакции так же, как и стандар­
тные мольные энтальпии образования веществ, будут зависеть от 
температуры.

В справочниках приведены значения стандартных мольных 
энтальпий образования веществ при температуре 298 К Л/^обр298, 
Дж/моль.

Стандартную мольную энтальпию реакции г при температуре 
298 К  легко рассчитать по этим справочным данным:

Для расчета стандартных мольных энтальпий реакции при 
других температурах тлюльзуют уравнение Кирхгофа:

где Агс°р — стандартная мольная изобарная теплоемкость реакции.
Как видно из уравнения (1.15), для расчета стандартных моль­

ных энтальпий реакций при любых температурах нужно распо­
лагать данными о стандартной мольной изобарной теплоемкости 
реакции и знать, как она зависит от температуры. Стандартная
24
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мольная изобарная теплоемкость реакции рассчитывается по 
формуле

v ; = 2 v ^ ; ,„  0-16)
к

где с°рк — стандартная мольная изобарная теплоемкость 
вещества к.

Зависимость стандартной мольной изобарной теплоемкости 
веществ от температуры задается уравнениями типа

с°РА Т )  = ак +bkT + ckT2+c'kT-2- (1.17)

С учетом этого соотношение (1.16) после подстановки в него урав­
нений типа (1.17) получает вид:

А гс°р (Г) = А га + А ГЪТ + АгсТ2 + Агс'Т~2, (1.18)

д а  а га = ^ у л ;  M = Z vA ;  V = Z va ;  а гс' = ^ Л -
к  к  к  к

Отметим, что вообще-то в справочниках зависимость стан­
дартной мольной изобарной теплоемкости веществ от темпера­
туры содержит или коэффициент с или коэффициент с' в зависи­
мости от природы вещества к:

-  если к  относится к простым веществам или неорганиче­
ским соединениям, то уравнение зависимости мольной 
стандартной изобарной теплоемкости вещества к  от темпе­
ратуры имеет вид

с1к{Т) = ак+ ЬкТ + с'кТ-2,

если вещество к  относится к органическим соединениям, то эта 
зависимость будет следующей:

с1к(Т) = ак+ ЬкТ + скТ 2.

Но поскольку в химической реакции могут одновременно 
участвовать вещества разной природы, то, чтобы не ошибиться 
в виде степенного ряда, лучше использовать такую форму записи
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зависимости стандартной мольной изобарной теплоемкости веще­
ства к от температуры, которая включает одновременно и коэффи­
циент с и коэффициент с', т. е. в виде уравнения (1.17).

Тогда при записи уравнения для стандартной мольной изо­
барной теплоемкости реакции у веществ неорганической природы 
будет равным нулю коэффициент с, а у веществ органической 
природы будет равным нулю коэффициент с'.

Например, в реакции С12Н26 + Н2 2«-С6Ни (если ее условно 
записать как А + В -  2С) сумма коэффициентов температурного 
ряда теплоемкостей будет рассчитываться следующим образом:

\ a  = ^ v kak = (-l)-a A+ (-l)-a B+ 2 -ас ;
к

А ^  = £ уА = ( - 1) Л + Н ) А +  2 Л ;
к

Дгс = 5 > Л = ( - 1 ) .^  + (-1)*0 + 2-сс ;
к

л / = 2 > 4с ; = ( - 1)-о + ( - i ) - c; + 2 -o.
к

Интегрирование уравнения (1.15) с учетом выражений 
(1.16)-( 1.18) приводит к уравнению

} ДХ ( Т ) =  J Дrc°r (T)dT,
298 298

Т

Arh°T)- A rh°298) = J  (Ara + ArbT + ArcT2 +Arc'T~2)dT. (1.19)
298

В левой части уравнения (1.19) получается разность тепл от 
реакции (тепловых эффектов), наблюдаемых при двух температу­
рах: 298 К  и температуре Т. Следовательно, чтобы найти теплоту 
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реакции (тепловой эффект) при температуре Т, нужно уравнение 
(1.19) преобразовать, учтя также и (1.18):

Если в уравнении (1.20) все слагаемые, не содержащие тем­
пературу в какой-либо степени, суммировать (обозначим эту вели­
чину А), то получится уравнение вида

которое можно назвать уравнением зависимости теплового 
эффекта реакции от температуры.

Второй закон термодинамики. Расчет энтропии
Второй закон термодинамики так же, как и первый, носит 

постулативный характер. Правильность его подтверждается соот­
ветствием следствий из него практике. Известно несколько фор­
мулировок второго закона термодинамики. Для решения практи­
ческих задач в химии наиболее подходит такая формулировка: 
у всякой изолированной системы, находящейся в неравновесном 
состоянии, энтропия с течением времени возрастает, ее рост про­
должается до тех пор, пока система не достигнет равновесного 
состояния.

Математически второй закон термодинамики можно записать 
в форме:

г
ДД°Г) = ДД°298) + J  [Ara + ArbT + ArcT2 + Arc'T~2)dT.

298

ДГЛ" = Д Д " 8) + А ,а ( Г - 2 9 8 ) + ^ ( Г 2 -2 9 8 2) +

(1.20)

где знак неравенства относится к неравновесному состоянию, 
а знак равенства — к равновесному.
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Энтропия S, экстенсивное свойство системы, была введена 
Р. Клаузиусом при анализе материала по тепловым двигателям 
первоначально в виде так называемой приведенной теплоты, т. е. 
математически имеем:

где Q — количество тепла, которым обменивается система с окру­
жающей средой при совершении обратимого процесса.

Исходя из этой формулы, легко видеть размерность энтропии: 
джоуль на Кельвин (Дж/К), а если мы рассматриваем мольную 
величину, то джоуль, деленный на произведение Кельвина и моль 
(Дж/(моль • К)).

Энтропия всей системы может быть найдена суммированием 
значений энтропий всех составных частей системы:

Клаузиусом было доказано, что, несмотря на то, что теплота 
зависит от пути процесса, величина отношения теплоты к абсо­
лютной температуре не зависит от пути процесса, т. е. является 
функцией состояния. Эта функция состояния была названа им 
энтропией. Бесконечно малое изменение энтропии является пол­
ным дифференциалом. Конечное же изменение энтропии в резуль­
тате какого-то процесса может быть найдено как

Совмещая выражение (1.21) с определительным для энтропии 
выражением, записанным для бесконечно малых величин,

Т
запишем общую формулу для расчета изменения энтропии в ходе 
процесса:

к

2

(1.21)

(1.22)
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Формулы (1.21)—(1.22) — основные формулы для расчета 
энтропии. Раскрыв смысл 5Q, в каждом конкретном случае можно 
рассчитать и изменение энтропии AS.

В 1912 г. Макс Планк постулативно высказал утверждение: 
энтропия правильно сформированного кристалла чистого веще­
ства при абсолютном нуле равна нулю S(Q) = 0. Это получило назва­
ние постулата Планка, или третьего закона термодинамики.

Величину энтропии данной системы нельзя измерить непо­
средственно на опыте, но ее можно вычислить, пользуясь форму­
лой (1.21).

Эта формула позволяет найти разность энтропий в двух состо­
яниях системы, т. е. изменение энтропии при переходе системы из 
состояния 1 в состояние 2.

Изменение энтропии при постоянном давлении можно найти 
интегрированием частной производной энтропии по температуре 
при постоянном давлении

Разность энтропий в двух состояниях вычисляется просто, 
если обратимый переход из одного состояния в другое происхо­
дит при постоянной температуре. Это имеет место, например, при

29

r dST \ С L

кдт )р ~ Т  ’

где Ср —  изобарная теплоемкость системы, Дж/К.

После интегрирования имеем следующее выражение:



переходах из одного агрегатного состояния в другое, при фазовых 
переходах. Равновесные фазовые превращения (испарение, плав­
ление, возгонка и т. д.) происходят в условиях постоянства тем­
пературы и давления. Они возможны только при подведении (или 
отводе) теплоты, затрачиваемой на проведение фазового превра­
щения. Тогда расчет проводится по формуле

где L — скрытая теплота фазового превращения.
При постоянном давлении скрытая теплота превраще­

ния равна изменению энтальпии, т. е., например, для фазового 
превращения — испарения

где АНисп —  энтальпия испарения, Дж;
7 ™  температура кипения, К.
Если вещество в указанном диапазоне температур претерпе­

вает фазовое превращение, то общее изменение энтропии будет 
складываться из нескольких слагаемых. Например, пусть некое 
условное вещество А переходит из твердого состояния при тем­
пературе Т{ в жидкое состояние при температуре Тг  Из условия 
задачи видно, что при определенной температуре имеет место 
фазовое превращение (фазовый переход) — плавление. Находим 
в справочнике эту температуру, обозначим ее в общем виде Г™. 
Общее изменение энтропии будет равно сумме трех слагаемых 
(так называемых вкладов):

Первый вклад в общее изменение энтропии —  это изменение 
энтропии при нагреве твердого вещества от температуры Тх до 
температуры плавления

bS  = S2- S t = ±

AS = ASl +AS2+AS3.
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При температуре плавления твердое состояние переходит 
в жидкое, при этом наблюдается изменение энтропии. Изменение 
энтропии при фазовом превращении:

И наконец, последний вклад в общее изменение энтропии 
внесет изменение энтропии при дальнейшем нагреве уже образо­
вавшейся жидкости от температуры плавления до температуры Т2:

Абсолютная мольная энтропия вещества при температуре Т 
может быть найдена. Например, нас интересует значение моль­
ной энтропии некоторого газообразного вещества. Мы найдем ее 
как сумму изменений мольной энтропии в следующих процес­
сах: нагрев исследуемого вещества в твердом состоянии от нуля 
до температуры плавления; процесс плавления; нагрев жидкого 
вещества до температуры кипения; испарение жидкости; нагрев 
полученного газообразного вещества до нужной температуры.

В справочных термодинамических таблицах обычно приводят 
значения абсолютной энтропии в стандартном состоянии при тем­
пературе 298 К  s°k 298. Тогда расчет абсолютного значения энтро­
пии при какой-либо другой температуре (выше, чем 298 К) можно 
произвести исходя из значения энтропии при 298 К, используя 
формулу (1.23) и учитывая агрегатное состояние исследуемого 
вещества при 298 К. Например, известна мольная энтропия веще­
ства к  при 298 К. Это вещество при 298 К  находится в жидком

(1.23)
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состоянии. Абсолютную мольную энтропию этого вещества при 
температуре Т, когда это вещество находится в газообразном 
состоянии, можно найти по формуле

о Л с°Г(Т) 1ГТ1 Д / г 0>исп . тс с°/(Т)
S  QO +(р , Т ) ~  298 f * V } dT + — ----- + f -JL- ^ - d T .

J  гр  у  кип J  гр
298

Далее будут рассмотрены примеры решения типовых задач по 
этой расчетной работе. Для упрощения записи там, где речь идет 
об одном чистом веществе, индексы к, указывающие на индиви­
дуальную природу вещества в формулах, приведенных в общем 
виде, опущены. Эти индексы вновь появляются в формулах тех 
задач, в которых не одно, а несколько веществ, и где необходимо 
указать принадлежность свойства именно к конкретному веще­
ству — участнику реакции.

Примеры решения типовых задач 
расчетной работы

Пример 1.1. Диоксид углерода С 02 в количестве 100 г нахо­
дится при нормальных условиях. Считая, что газ ведет себя 
как идеальный, а мольная изобарная теплоемкость его равна 
37,1 Дж/(моль • К), определить количество теплоты, работу рас­
ширения и изменение внутренней энергии: а) при изотермном 
расширении до объема 0,2 м3; б) изобарном расширении до объ­
ема 0,2 м3; в) изохорном нагревании до давления 2 атм.

Дано: чистое газообразное вещество С 02.
ср =37,1 Дж/(моль • К); m = 100 г = 0,1 кг. V2 = 0,2 м3.

Найти: Q; A; AU .
Решение, а) При изотермном расширении AU= Q — А = 0 ;

A = Q = nRT к Д .
V,
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Для нахождения начального объема Vx используем уравнение 
Менделеева — Клапейрона и соотношение, позволяющее найти 
число молей вещества через его массу и мольную массу:

тDT RTX 
У  = п Щ =м  ^

1 A  P i

Нормальные условия — это температура О °С и давление 
1 атм. Используем значение универсальной газовой постоянной 
R = 8,314 Дж/(моль • К), следовательно, подставляем в формулу 
(1.13) массу (кг), мольную массу (кг/моль), давление (Па), темпе­
ратуру (К):

^ ^ 8 ,3 1 4 - 2 7 3  
О 044у  =    =  0  0 5 0 9  м з

1 1,013-Ю5

Количество теплоты и работа расширения равны

A = Q = ™ R T \ J ±  =
М  V,

0,1 8,314-273 In—^ — = 7070 Дж =7,07 кДж.
0,044 0,0509

б) Для изобарного процесса, согласно (1.9),
Т2

Q = \C rdT = ncp (T2- T t).

Найдем температуру Т2:

pV2 -  nRT2. Значит, Т2 = ^ 2 ; но Тх = ^ 1, следовательно,
nR nR

Р (V  _ СрР
р

37,1-1,013-Ю5

Q = ncP ^ y 2~ Vi) = - ^ ( У 2- у х) =

(0,200 -  0,0509) = 67398 Дж = 67,4 кДж. 
8,314

зз



Работа расширения в изобарном процессе, согласно (1.8),
v2

A = l  pdV  = р  (V2 -  Vx) = 1,013 • 105 (0 ,200- 0,0509) =
п

= 15000 Дж =15 кДж.

Изменение внутренней энергии, согласно первому закону тер­
модинамики для закрытых систем, равно

AU = Q - A  = 6 7 ,4 -1 5 ,0  = 52,4 кДж.

в) Для изохорного процесса работа расширения равна нулю, 
AU = Q :

V

т2
Q = \C vdT = ncv{T2-T x).

ч

р VИз уравнения состояния p 2V = nRT2, следовательно, Т2 = ;
nR

p V  p VТ = но Т = следовательно,
1 nR nR

Q = ncv(T2-T l) = ^ - ( p 2- p l ) = - ^ ----- — (р 2" А )-
nR p t

Подстановка численных значений дает

(37,1 -  8,314) 273 •
Q = AU = ----------------------- 0,044 (2,026-105-  1,013-105) =
*  1,013-105 1 '

= 17900 Дж =17,9 кДж.

Пример 1.2. В контейнер объемом 10 л при 298 К введены 
1 моль азота, 2 моля аргона и 3 моля водорода. Вычислите парци­
альные давления газов, их мольные доли и общее давление газо­
вой смеси.
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Дано: азот (1-й газ); аргон (2-й газ); водород (3-й газ).
V= 10 л = 0,01 м3; «j = 1 моль; п2 = 2 моль; п2 = 3 моль; 

Г =298 К.

Найти: p 1,p 2,p 3,N l,N 2,N 3,p.

Решение. Предполагаем, что поведение газов близко к поведе­
нию идеальных газов и мы можем применить уравнение состоя­
ния идеальных газов и закон Дальтона.

Используем следующие формулы:

Р к

Производим вычисления:

1-8,314-298
Р \  = ---------— --------- = 2,47-105Па.

2-8,314-298
Pi = -----------------2 0,01

= 4,94-105 Па.

3-8,314-298
А  = ----------------3 0,01

= 7,41-105Па.

р  = 2,47 • 105 + 4,94 • 105 + 7,41 • 105 = 14,82 • 105 Па.

^  = ——  = 0. 
р  14,82
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Пример 1.3. Изобразите графически зависимость мольной 
изобарной теплоемкости этиленгликоля от температуры 100 до 
300 °С.

Дано: чистое вещество — этиленгликоль.
Тх = 100 + 273 = 373 К;
Т2 = 300 + 273 = 573 К.
Построить графическую зависимость ср -  / (Т).
Решение. Зависимость мольной изобарной теплоемкости 

веществ от температуры задается температурными рядами вида 
(1.5)—(1.7). Для того чтобы определить значения коэффициентов 
температурных рядов, обратимся к справочной литературе. Ниже 
приведен фрагмент таблицы, на примере которого рассмотрим 
особенности работы со справочными материалами (см. табл. 1.2).

В табл. 1.2 приведены температурные коэффициенты тепло­
емкости для двух агрегатных состояний: жидкого и газообразного.

Таблица 1.2

Термодинамические свойства простых веществ и соединений

Вещество ДС о6р(298),
кДж/моль

< (298), 
Дж/(моль • К)

Коэффициенты уравнения 
ср (Т) -  а +  ЬТ + сТ2 + с'Т~2

а Ъ- 103 с - 106 с' • 10“5

С2Н60 2(ж)
этиленгликоль

-454,90 167,32 151,0 — — —

С2Н60 2(г)
этиленгликоль

-389,32 323,55 46,26 200,50 -77,90 —

Для того чтобы правильно выбрать величины, необходимо 
уточнить, в каком агрегатном состоянии находится этиленгликоль 
в данном интервале температур. Для этого обратимся к табл. 1.3, 
в которой, кроме данных о термодинамических функциях испаре­
ния, приведено и значение температуры кипения. Анализ данных 
табл. 1.3 показывает, что температура фазового перехода этилен­
гликоль (жидкость) — этиленгликоль (газ) равна 470,39 К.
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Температуры кипения жидкостей, 
мольные измерения энтальпии и энтропии при испарении

Таблица 1.3

Вещество Температура 
кипения, К

A
кДж/моль

А5°’ИСП, 
Дж/(моль • К)

С,Н,0 этанол
2 О

351,47 39,3 111,8

С.Н,0. этиленгликоль
2 о 2

470,39 48,6 103,4

С3Н60  ацетон 329,28 29,107 88,3

Очевидно, что температурный интервал из условия задачи 
нужно разделить на два интервала. Первый: 373-470,39 К  харак­
теризует состояние этиленгликоля в виде жидкости, и зависи­
мость теплоемкости от температуры будет иметь вид (1.6), а вто­
рой интервал: 470,39-573 К  будет соответствовать газообразному 
состоянию этиленгликоля, и зависимость теплоемкости от темпе­
ратуры будет иметь вид уравнения (1.7).

С учетом величин, приведенных в табл. 1.2, получаем следу­
ющую зависимость мольной изобарной теплоемкости этиленгли­
коля от температуры:

ср(Т) = аж + ЬЖТ + сжТ 2 + с'жТ~2 = 151,0 Дж / (моль • К ) .

сгр (Т) = аг + ЬтТ + стТ 2 + спТ~2 =

= 46,26 + 0,2005Г -77,90 • 10 '6 Т 2 Дж /(моль • К ).

Нужно внимательно относиться к степеням величин, при­
веденных в таблицах. Часто степень вносят в «шапку» таблицы. 
Например, для коэффициента b газообразного этиленгликоля 
в нашем примере, в табл. 1.2 указано Ъ • 103, и когда мы находим 
значение 200,50, то само значение Ъ равно 200,50 • 10“3.

В рассматриваемой задаче графическая зависимость тепло­
емкости будет состоять из двух линий, при температуре фазового 
перехода одна из них будет заканчиваться, другая начинаться 
(рис. 1.2). Задавая произвольные значения температур в каждом
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интервале, легко вычислить значения теплоемкостей и изобразить 
эти зависимости графически.

Дж/(моль • К)

Рис. 1.2. Зависимость мольной изобарной 
теплоемкости этиленгликоля от температуры:
линия 1 — теплоемкость жидкого этиленгликоля; 

линия 2 — теплоемкость газообразного этиленгликоля

Пример 1.4. Вычислите изменение энтропии 1 кг этиленгли­
коля при его нагреве от температуры 100 до 300 °С.

Дано: чистое вещество — этиленгликоль.
Тх = 100 + 273 = 373 К;
Т2 = 300 + 273 =573 К.
Найти AS.
Решение. Используя справочную литературу, определим коэф­

фициенты температурных зависимостей теплоемкостей жидкого 
и газообразного этиленгликоля, температуру фазового превраще­
ния Г™ и величину мольной энтропии фазового превращения.

с°’ж (Т) - а ж + ЬЖТ + сжТ2 + с'жТ ~2 = 151,0 Дж / (моль • К ) .
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с°’г (Г) = аг + ЬтТ + стТ2 + с'тТ~2 =

= 46,26 + 0,2005Г- 77,90-10”6Г2Дж/(моль-К ).

Г™ = 479,4 К.
Мольная энтропии испарения Ду0,исп = 103,4 Дж/(моль • К). 
Производим расчеты:

тКШ г,^°’жГТ\ 479>4 m с°’ж
AS,=  J  р (   ̂ dT=  J  м Р dT  =

Ti ^  373,2 ^

m 479 4 1 479 4
= — с°’ж1 п ^ ^  = — —̂ 151,0-1п——1-  = 609,9 Дж/К. 

М  р 373,2 0,062 373,2

AS, = AS°’Hcn = иД?°’исп = — — 103,4 = 1667,7 Дж/К.
2 0,062

Д 5,=  } ? ? ^ d T  = n a l n ^  + nb(T2-T 1) + ̂ ( T ? - T 11) =
ГКИП

1 ^  573,2 0,200546,26 In----— + —--------- (573,2 -  479,4) -
0,062 479,4 0,062

77,9 -10'6 (573,22 -  479,42) = 374,6 Дж/К.
2-0,062

AS = AS, + AS2 + AS3 = 2652,2 Дж / К  = 2,65 кДж / К.

Пример 1.5. Чему равна мольная энтропия чистого этилен­
гликоля при температуре 350 К?

Дано: чистое вещество — этиленгликоль. Т=  350 К;
Найти 3̂50.
Решение. Формула (1.23) для расчета абсолютного значения 

энтропии при определенной температуре в рассматриваемом при­
мере упрощается.
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В качестве нижнего уровня отсчета можно использовать 
абсолютное значение энтропии при 298 К  и давлении 1 атм. Это 
справочная величина, она равна j£98 = 167,32 Дж/(моль • К). Выра­
жение для расчета абсолютного значения мольной энтропии эти- 
ленгликоля при 350 К  будет иметь вид

И при 298 К, и при 350 К  этиленгликоль находится в одинако­
вом фазовом состоянии — жидком, т. е. в температурном интер­
вале 298-350 К  нет фазовых превращений.

Мольная изобарная теплоемкость жидкого этиленгликоля 
в исследуемом температурном интервале постоянна и равна

Пример 1.6. Вывести уравнение зависимости мольной энтро­
пии от температуры для газообразного бензола при давлении 1 атм 
в диапазоне температур от 298 К  до 1000 К. Определить величину 
стандартной мольной изобарной теплоемкости бензола при 500 К 
двумя способами.

Дано: чистое вещество — бензол.
Т=  500 К ;р  = 1 атм.
Найти: уравнение s = f ( T ); ср.

Решение. Зависимость мольной энтропии вещества от темпе­
ратуры можно найти после интегрирования выражений

с°рж(Т) =151,0 Дж/(моль • К).

350 350
 = 167,32 + 151 In----- = 191,6 Д ж /(моль-К )
298 298 v '

т1 т.

ТНа + ЪТ + сТ2 +c'T~2)dT  
I Т

(1.24)
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Слева в уравнении (1.24) стоит разность As = s2- s v Если 
в качестве первого состояния вещества выбрать его состояние при 
298 К  и 1 атм, то величину мольной энтропии (л̂ ) этого вещества 
легко найти в справочнике.

Тогда из уравнения (1.24) получим

s2 = *, + а Ы ^+ Ь (Т г - 7 ; ) + | ( г 22 -  j;2) -
1 1

тV 2

(1.25)

Уравнения (1.25) — это уже зависимость мольной энтро­
пии от температуры, но ее нужно обязательно преобразовать, 
учитывая, что известно числовое значение sv а также значение 
Т = 298 К. Необходимо учитывать, что уравнение (1.25) написано 
в общем виде, поэтому включает и эмпирический коэффициент с, 
и эмпирический коэффициент с'. Когда уравнение будет записано 
для конкретного вещества, тогда в зависимости от природы этого 
вещества в уравнении будет слагаемое или с коэффициентом с 
(для органических веществ), или с коэффициентом с' (для неорга­
нических веществ).

В рассматриваемой задаче имеем следующие данные:

Вещество о̂бр,298’
кДж/моль

s °298?
Дж/(моль • К)

Коэффициенты уравнения 
с°р(Т) - а  + ЬТ + сТ2 +с'Т~2

а Ъ- 103 с - 106 с' • 
10“5

С6Н6 (г) бензол 82,93 269,2 -21,09 400,12 -169,87 —

Следовательно, энтропия газообразного бензола при любой 
произвольной температуре Т

s°T = s°98 + a In~ + Ъ (Т -  298) + ̂ {т 2 -  2982).

После подстановки числовых значений для коэффициентов 
и преобразований (суммирование всех слагаемых, не включающих
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в себя температуру Г) имеем выражение температурной зависи­
мости мольной энтропии газообразного бензола:

Т
sP -  269,2 + (-21,09) In

+ 0,40012(Г -298) +

298 

-0,00016987

+

(Т 2 -  2982).

5°=132,83-21,091п 77 + 0,477-8 ,5-10“5Г2 (1.26)
Используя уравнение (1.26), можно графически изобразить 

зависимость мольной энтропии газообразного бензола от темпе­
ратуры (рис. 1.3), задавая произвольные значения температуры, 
а далее по этой зависимости определить величину изобарной 
теплоемкости бензола при температуре 500 К.

s ,  Дж/(моль-К)

т, К
Рис. 1.3. Зависимость мольной энтропии бензола 

от температуры
Мольная изобарная теплоемкость связана с частной производ­

ной энтропии по температуре следующей формулой:

с°р =Т
дТ Р’пк
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Следовательно, для того чтобы графически найти теплоем­
кость, нужно определить частную производную зависимости 
энтропии от температуры в точке, соответствующей 500 К. Графи­
чески производную находят, проводя к интересующей нас точке на 
кривой касательную, а затем определяя угловой коэффициент этой 
касательной. Уравнение касательной можно представить в виде

Для нашего частного случая в качестве функции у  будет 
выступать мольная энтропия чистого бензола у  = s°, в качестве 
переменной будет температура х = Т. Чтобы найти угловой коэф­
фициент касательной а, нужно взять на прямой две достаточно 
удаленные друг от друга точки на касательной (или на прямой, 
если зависимость линейна) и определить их координаты.

Угловой коэффициент численно равен тангенсу угла наклона 
прямой:

Подчеркнем, что угловой коэффициент касательной 
численно равен тангенсу угла наклона, который не имеет раз­
мерности, но сам угловой коэффициент — величина размерная, 
[а] = Дж/моль • К2.

Затем находим изобарную теплоемкость по формуле

где Т  — температура, соответствующая точке кривой, к которой 
была проведена касательная.

Из анализа рис. 1.3 видно, что зависимость энтропии от тем­
пературы имеет слабо выраженную кривизну, и если точек для 
построения кривой мало, то кажется, что такую зависимость 
можно описать прямой линией. Однако зависимость мольной 
энтропии от температуры — это все-таки кривая линия, и к ней

у  = ах + Ъ.

а ( А - Ю 2 , 434-276 
( Т \  ~ { Т \  900-320

= 0,272.

с°р = а Т  = 0,272 500 = 136,2 Д ж / (моль• К ) .
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можно провести касательную. Рекомендованный шаг по темпе­
ратуре для построения зависимости обычно составляет 50 К. 
В случае, если какой-то участок зависимости носит явно линей­
ный характер, угловой коэффициент касательной будет совпадать 
с угловым коэффициентом самой линии.

Другой способ определения мольной изобарной теплоемкости 
газообразного бензола расчетный — по формуле температурной 
зависимости изобарной теплоемкости, которая имеет вид

с°(Т) = - 2 1,09 + 0,4Т -  0,ООО 169Г2.

По этому способу мольная изобарная теплоемкость бензола 
при 500 К  равна 136,66 Дж/(моль • К). Значения теплоемкости, 
вычисленные разными способами, близки.

Пример 1.7. Чему равны изменения энтальпии, энтропии 
и энергии Гиббса при испарении 2 кг тетрахлорметана при нор­
мальной температуре кипения Г™, если мольная энтальпия испа­
рения равна 30,02 кДж/моль?

Дано: чистое вещество СС14. М =  0,154 кг/моль.
m = 2 кг; А/гисп = 30,02 кДж/моль.
Найти: АЯисп, А£исп, AGHcn.
Решение. Нормальная температура кипения — это темпера­

тура кипения при давлении 1 атм. Это справочная величина, она 
равна 76,6 °С = 349,75 К.

Изменение энтропии при испарении найдем по формуле
д  т^исп

м ”СП= — — ,ут кип ’

где АНИСП — энтальпия испарения, Дж;
j -кип — температура кипения, К.

ш
Полная энтальпия испарения равна АН ИСП -  пАкИСП -  — А/гисп.

М

АЯисп = —- — 30020 = 389870 Дж.
0,154
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Следовательно, изменение энтропии при испарении равно 
= 2-30020 = ш 4 7 1 Д ж / к

М Г™  0,154-349,75

Изменение энергии Гиббса при испарении найдем по опреде­
лительной формуле для этой функции:

AG = А Н -  TAS =  389870 -  1114,71  • 349,75  =  0 .

Пример 1.8. Найдите изменение энтропии газа и окружаю­
щей среды, если п молей идеального газа расширяются изотерми­
чески от объема V1 до объема V2: а) обратимо; б) против внешнего 
давления р.

Решение, а) Изменение энтропии газа при обратимом изотер­
мическом расширении можно найти по формуле

AS -  ncv In— + wi?ln— -  «i?ln— .
Т V VУ 1 У 1

Поскольку расширение обратимое, то общее изменение энтропии 
Вселенной равно 0, поэтому изменение энтропии окружающей 
среды равно изменению энтропии газа с обратным знаком:

AS =-w i?ln— .о к р  у

б) Энтропия — функция состояния, поэтому изменение энтро­
пии системы не зависит от того, как совершался процесс — обра­
тимо или необратимо. Изменение энтропии газа при необратимом 
расширении против внешнего давления будет таким же, как и при 
обратимом расширении. Но энтропия окружающей среды будет 
другой. Ее можно найти, рассчитав с помощью первого закона 
теплоту, переданную системе:

д у  _  б о к р  _  - ^ р а с ш  _  Р ( У \

ОКр гг* гт1 ггг

В этом выводе мы использовали тот факт, что AU=  0 (температура 
постоянна). Работа, совершаемая системой против постоянного
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внешнего давления, равна А = —p(V2 — VJ, а теплота, приня­
тая окружающей средой, равна работе, совершенной системой, 
с обратным знаком.

Общее изменение энтропии газа и окружающей среды 
больше 0:

как и полагается для необратимого процесса.

Пример 1.9. Рассчитайте изменение энтропии 1000 г воды 
в результате ее замерзания при -5  °С. Энтальпия плавления льда 
при 0 °С равна 6008 Дж/моль. Теплоемкости льда и воды считать 
в данном диапазоне температур постоянными и равными 34,7 
и 75,3 Дж/(моль • К) соответственно.

Дано: чистая вода Н20 . М  -  0,018 кг/моль; т -  1000 г; 
Т=  -5 + 273  =268 К.

АЛ1™ = 6008 Дж/моль. с ;  = 75,3 Дж/(моль • К);
с™ = 34,7 Дж/(моль • К).

Найти: AS.
Решение. Необратимый процесс замерзания воды при темпе­

ратуре -5  °С можно представить в виде последовательности обра­
тимых процессов:

1) нагревание воды от -5  °С до температуры замерзания

2) замерзание воды при 0 °С;
3) охлаждение льда от 0 до -5  °С.
Изменение энтропии системы в первом и третьем процессах 

(при изменении температуры) рассчитывается по формуле

AS = nR\n
КV. т

(0 °С);

кр
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Изменение энтропии во втором процессе рассчитывается 
как для обычного фазового перехода. Необходимо только иметь 
в виду, что теплота при замерзании выделяется.

Поскольку энтропия — функция состояния, общее изменение 
энтропии равно сумме по этим трем процессам:

Энтропия при замерзании убывает, хотя процесс самопроиз­
вольный. Это связано с тем, что в окружающую среду выделяется 
теплота и энтропия окружающей среды увеличивается, причем 
увеличение больше, чем 1181 Дж/К, в результате энтропия Все­
ленной при замерзании воды возрастает, как и полагается в необ­
ратимом процессе.

Пример 1.10. Рассчитать значение теплового эффекта для 
газовой реакции, протекающей при 298 К  между идеальными 
газами СН3ОН + |  0 2 = С 0 2+2Н 20 , вывести уравнение темпе­
ратурной зависимости стандартной мольной энтальпии реакции 
в интервале температур 400-1000 К  и постоянном давлении 1 атм 
и найти значение стандартной мольной изобарной теплоемко­
сти реакции при 500 К  двумя способами: расчетным и графиче­
ским по зависимости стандартной мольной энтальпии реакции от 
температуры.

Дано: газовая реакция СН3ОН + \  0 2 = С 0 2 + 2Н20 ;

Решение. Решение данной задачи нужно начать с поиска необ­
ходимых справочных данных. Записать их удобно в табл. 1.4. 
В эту же таблицу включен столбец, в котором нужно будет указать 
стехиометрическое число vk вещества к — участника рассматрива­
емой реакции.

AS = ASl + AS2 + AS3 = -1181 Дж/К.

Tx = 400 К; Т2 = 1000 К. р  = 1 атм = const. 
Найти: Arh° -  / (Г); Лгс° 500.
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Термодинамические свойства участников реакции

Таблица 1.4

Вещество v* обр,2985
кДж/моль

Коэффициенты уравнения 
с°р(Т) = а + ЬТ + сТ2 +с'Т~2

а Ъ- 103 с - 106 с' • 10“5

сн3он -1 -201,00 15,28 105,2 -31,04 —

о2 -1,5 0 31,46 3,39 — -3,77

О О 1 -393,51 44,14 9,04 — -8,54

н2о 2 -242,81 30 10,71 — 0,33

Такая форма записи справочных величин позволяет предста­
вить их кратко и сделать удобными дальнейшие расчеты. Запол­
нять подобную таблицу следует очень аккуратно, обращая внима­
ние на знаки коэффициентов и степени, которые обычно внесены 
в «головку» таблицы.

Формула для расчета стандартного теплового эффекта реак­
ции при 298 К  (или стандартной мольной энтальпии реакции при 
298 К) — это формула (1.14):

298) = ^ У к ^ к .  Обп.298-
К

Лг/г(̂98) = ( - 1) * ( - 201, °°) + ( - i ,  5) - °  + i - ( - 3 9 3 , 5  i) + 2 - ( - 242, S i) =
= -  676,13 кДж /моль.

Для получения уравнения зависимости теплового эффекта реак­
ции от температуры необходимо получить зависимость стандарт­
ной мольной изобарной теплоемкости реакции от температуры, 
т. е. Агс° = / (Г) — уравнение (1.18).

Рассчитываем суммы по коэффициентам температурного 
ряда стандартных мольных изобарных теплоемкостей веществ 
^-участников реакции.
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A a = Y v kak = (-l)-15,28 + (-l,5 )-31 ,36 + 44,14 + 2-30 =
к

= 41,67 Дж/(моль-К).

Дrb = Y v kbk = (—1)-105,2* 10_3 ч- (—1,5)*3,39 10“3 +
к

+ 9,04-10“3+2-10,71-10-3 = -0 ,0 7 9 8  Д ж /(моль-К 2).

Агс = ^ \ кск = (-1)-(-31,04-10_6) + ( -1 ,5 )0  + 0 + 2 0  =
к

= 3,104 -10”5Дж-/(моль- К 3 

V  = = (-1) ■ о + (-1,5). (-3,77) 1 0 4
к

+ (—8,54-105) + 2-0,33-105 = -2,225-105 Дж-К/моль.

Зависимость стандартной мольной изобарной теплоемкости 
реакции от температуры имеет вид

Агс°р = 41 ,67 - 0,0798Г + 3,104-10_57т2 -2 ,225-105Г-2. (1.27)

Зависимость теплового эффекта от температуры найдем по 
уравнению Кирхгофа

'д А гкоЛ
дТ

= А с°.Г Р

После разделения переменных и интегрирования получим
т

Arh°T)=Arh°m + J  (Ara + ArbT + ArcT2+Arc'T-2)dT.

Д Д "  = Д Д " 8) + Д га(Т -  298) + ̂ - ( т 2-  2982) + 

А .с /„ , . / 1  1 Л-(г3 -2 9 8 3) - А гс'
Т  298
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Подстановка числовых значений приводит к следующему 
уравнению:

ККт) = -  676130 + 41,67(7’ -  298) + 0,5 • (-0 ,0798)(г2 -  2982) +

+ 0,333 ■ 3,104 ■ 1(Г5 ( г 3 -  2983) -  (-2,225 ■ 105)(1 / Т -1  / 298) .

Преобразование последнего уравнения приводит к выраже­
нию зависимости стандартного теплового эффекта реакции от 
температуры:

АЛ п = _  685914 + 4 1 ,6 7 7 -0 ,0399Г2 +

+1,034 • 10”5 Тг + 2,225 ■ 1051 / Т.

Подстановка в это уравнение температуры с шагом 100 К  
позволяет вычислить стандартные тепловые эффекты при разных 
температурах и построить затем графическую зависимость стан­
дартного теплового эффекта от температуры (рис. 1.4).

300 400 500 600 700 800 900 1000

Рис. 1.4. Зависимость стандартной мольной 
энтальпии реакции от температуры
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Для графического определения изобарной мольной теплоем­
кости реакции находим на кривой зависимости точку, соответству­
ющую температуре 500 К  (точка А) и проводим в этой точке каса­
тельную к линии зависимости стандартной мольной энтальпии 
реакции от температуры: линию ВС. Определяем координаты двух 
удаленных друг от друга точек, лежащих на касательной.

Точка В имеет координаты:
Arh°B) = -675000 Дж/моль; Т{В) = 320 К.

Точка С имеет координаты:
Arh°c) = -672100 Дж/моль; 7 ^ =  660 К.

Производим расчет углового коэффициента касательной. 
Он численно равен тангенсу угла наклона к положительной оси 
абсцисс:

. _  АЛ°« -  АЛ°С) _  -675000 -  (-672100) 0 „
12 (X —----------------------- —-------------------------------------— о, JJ.

Т(В) -  Т(С) 320-660

Угловой коэффициент является размерной величиной, его раз­
мерность Дж/(моль • К).

Угловой коэффициент касательной, проведенной к зависи­
мости стандартной мольной энтальпии реакции от температуры, 
равен частной производной

tg a  = г дАгкоЛ
дТ

а это, в свою очередь, по определению стандартная мольная изо­
барная теплоемкость реакции. Следовательно, определенная гра­
фическим способом стандартная мольная изобарная теплоемкость 
реакции равна

ГдАгкоЛ 
дТ

= 8,53 Д ж /(моль-К).
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Расчетным способом вычислим стандартную мольную изо­
барную теплоемкость реакции по уравнению (1.27):

Агс°р = 41,67 -  0,0798 • 500 + 3,104 • 10“5 • 5002 -  

-  2,225 • 105 • 500“2 = 8,64 Дж / (моль • К ) .

Сравнение показывает, что определенные графическим и рас­
четным способами стандартные мольные изобарные теплоемко­
сти реакции практически совпадают.

Задачи для расчетной работы
Задачи 1.1.1-1.1.20

При нормальных условиях имеется газ, ведущий себя как 
идеальный (табл. 1.5). Масса газа т. Найти работу расширения^, 
количество теплоты Q и изменение внутренней энергии A U при 
протекании следующих процессов: а) изотермическое расширение 
до объема V (см. табл. 1.5); б) изобарическое расширение до объ­
ема V (см. табл. 1.5); в) изохорное нагревание до давления 2 атм.

Таблица 1.5

Данные для задач 1.1.1-1.1.20

№ задачи Газ Масса т, кг Объем V, м3

1.1.1 n 2 од 0,2

1.1.2 Аг 0,05 0,2

1.1.3 Не ОД 0,2

1.1.4 n 2 од 0,25

1.1.5 Хе 0,05 0,15

1.1.6 Не 0,1 0,25

1.1.7 n 2 0,1 0,3

1.1.8 Аг 0,06 ОД

1.1.9 Не 0,06 0,2
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Окончание табл. 1.5
№ задачи Газ Масса т, кг Объем V, м3

1.1.10 n 2 0,20 0,25

1.1.11 о 2 0,15 0,3

1.1.12 Ne од 0,3

1.1.13 н 2 0,01 0,2

1.1.14 о 2 0,15 0,25

1.1.15 Ne од 0,25

1.1.16 н 2 0,01 0,15

1.1.17 о 2 0,2 0,25

1.1.18 Хе 0,06 0,13

1.1.19 н 2 0,005 0,11

1.1.20 о 2 од 0,14

Задачи 1.2.1 — 1.2.20
При 298 К  в контейнер объемом V (табл. 1.6) введены газ А, 

массой тА и газ В массой тв. Найдите парциальные давления газов 
в смеси, общее давление и мольные доли газов.

Таблица 1.6

Данные для задач 1.2.1-1.2.20

№ задачи Г, л Газ А тА,т Газ 5 тв> г
1.2.1 10 Азот 150 Аргон 60

1.2.2 10 Кислород 170 Аргон 60

1.2.3 10 Водород 12 Аргон 60

1.2.4 10 Азот 150 Водород 30

1.2.5 10 Азот 150 Кислород 50

1.2.6 9 Азот 150 Аргон 80

1.2.7 9 Кислород 170 Аргон 80

1.2.8 9 Водород 12 Аргон 80
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Окончание табл. 1.6
№ задачи У, л Газ А тЛ, г Газ В тв,т

1.2.9 9 Азот 150 Водород 40

1.2.10 9 Азот 150 Кислород 50

1.2.11 8 Азот 150 Аргон 60

1.2.12 8 Кислород 170 Аргон 60

1.2.13 8 Водород 12 Аргон 60

1.2.14 8 Азот 150 Водород 30

1.2.15 8 Азот 150 Кислород 50

1.2.16 7 Азот 150 Аргон 80

1.2.17 7 Кислород 170 Аргон 80

1.2.18 7 Водород 12 Аргон 80

1.2.19 7 Азот 150 Водород 40

1.2.20 7 Азот 150 Кислород 50

Задачи 1.3.1-1.3.20
Изобразите графически температурную зависимость мольной 

изобарной теплоемкости выбранного согласно табл. 1.7 вещества 
в интервале температур от Тх до Тг  Воспользуйтесь справочными 
материалами, приведенными в Прил. 1, для определения коэффи­
циентов температурного ряда мольной изобарной теплоемкости; 
в Прил. 2 — для определения температуры фазового перехода 
и величины мольной энтропии фазового перехода.

Задачи 1.4.1-1.4.20
Вычислите изменение энтропии и энтальпии 1 кг вещества 

(см. табл. 1.7) при его нагреве от температуры Тх до Т2. Восполь­
зуйтесь справочными материалами, приведенными в Прил. 1, 
для определения коэффициентов температурного ряда мольной 
изобарной теплоемкости; в Прил. 2 —  для определения темпера­
туры фазового перехода и величины мольной энтропии фазового 
перехода.
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Таблица 1.7

Данные для задач 1.3.1-1.3.20 и 1.4.1-1.4.20

№ задачи Вещество Tv к т2, к
1.3.1; 1.4.1 Ацетон 273 400

1.3.2; 1.4.2 Этанол 273 400

1.3.3; 1.4.3 Метанол 273 400

1.3.4; 1.4.4 Толуол 273 460

1.3.5; 1.4.5 о-ксилол 350 600

1.3.6; 1.4.6 Вода 280 420

1.3.7; 1.4.7 Циклогексан 280 400

1.3.8; 1.4.8 Гексан 280 400

1.3.9; 1.4.9 Бутанол 280 480

1.3.10; 1.4.10 Бензол 280 450

1.3.11; 1.4.11 Толуол 280 500

1.3.12; 1.4.12 Сульфурилхлорид 280 600

1.3.13; 1.4.13 Перекись водорода 380 620

1.3.14; 1.4.14 Хлорбензол 380 600

1.3.15; 1.4.15 Пентан 280 400

1.3.16; 1.4.16 Сульфурилхлорид 280 460

1.3.17; 1.4.17 Пиридин 380 600

1.3.18; 1.4.18 Пропанол 280 600

1.3.19; 1.4.19 Муравьиная кислота 280 600

1.3.20; 1.4.20 Анилин 380 560

Задачи 1.5.1-1.5.20
Найдите абсолютное значение энтропии 1 моля вещества 

(табл. 1.8) при температуре Т. Воспользуйтесь справочными 
материалами, приведенными в Прил. 1, для определения коэффи­
циентов температурного ряда мольной изобарной теплоемкости; 
в Прил. 2 — для определения температуры фазового перехода 
и величины мольной энтропии фазового перехода.
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Таблица 1.8

Данные для задач 1.5.1-1.5.20

№ задачи Вещество т, К
1.5.1 Сульфурилхлорид S 0 2C12 600

1.5.2 Перекись водорода Н20 2 620

1.5.3 Хлорбензол С6Н5С1 600

1.5.4 Пентан С5Н12 400

1.5.5 Сульфурилхлорид S 0 2C12 460

1.5.6 Пиридин C5H5N 600

1.5.7 Пропанол C3HgO 350

1.5.8 Муравьиная кислота СН20 2 360

1.5.9 Анилин C,H,N 6 / 560

1.5.10 Хлороформ СНС13 480

1.5.11 Дихлорметан СН2С12 500

1.5.12 Тетрахлорметан ССЬ4 440

1.5.13 Хлорид фосфора (III) РС13 600

1.5.14 Пиридин C5H5N 600

1.5.15 Ацетон С3НбО 400

1.5.16 Этанол С2Н60 400

1.5.17 Метанол СН.О4 400

1.5.18 Толуол C?Hg 460

1.5.19 о-ксилол CgH10 600

1.5.20 Вода Н20 500

Задачи 1.6.1-1.6.20
Найдите стандартную мольную энтальпию системы, в кото­

рой при 298 К  и 1 атм протекает следующая газовая реакция 
(табл. 1.9).
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Таблица 1.9

Данные для задач 1.6.1-1.6.20,1.7.1-1.7.20,1.8.1-1.8.20

№ задачи Реакция Т, к
1.6.1; 1.7.1; 1.8.1 с2н4+н2̂ с 2н6 700

1.6.2; 1.7.2; 1.8.2 СН3ОН -► СО + 2Н2 600

1.6.3; 1.7.3; 1.8.3 СН3СООН -► 2СО + 2Н2 800

1.6.4; 1.7.4; 1.8.4 С8Н18- л-С6Н4(СН3)2 + 4Н2 500

1.6.5; 1.7.5; 1.8.5 С8Н18- ^ - С 6Н4(СН3)2 + 4Н2 600

1.6.6; 1.7.6; 1.8.6 С8Н18- о-С6Н4(СН3)2 + 4Н2 500

1.6.7; 1.7.7; 1.8.7 СН3(СН2)2СН3 -> 1-бутен + Н2 700

1.6.8; 1.7.8; 1.8.8 СН3(СН2)2СН3 цис-2 бутен + Н2 800

1.6.9; 1.7.9; 1.8.9 СН3(СН2)2СН3 —> транс-2 бутен + Н2 600

1.6.10; 1.7.10; 1.8.10 с2н5он -> с2н4 + н2о 500

1.6.11; 1.7.11; 1.8.11 с 6н12(цикл) -  С6н6+зн2 600

1.6.12; 1.7.12; 1.8.12 С12Н26+Н 2- 2 н-С6Н14 800

1.6.13; 1.7.13; 1.8.13 сн4+ 2Н20  -> С 02+ 4Н2 700

1.6.14; 1.7.14; 1.8.14 CH4 + NH3^ H C N  + 3H2 700

1.6.15; 1.7.15; 1.8.15 с 3н 8- с 3н 6 + н 2 800

1.6.16; 1.7.16; 1.8.16 с 3н 8- с2н 4 + с н 4 800

1.6.17; 1.7.17; 1.8.17 С12Н26 + Н2^ 2 н-С6Н14 800

1.6.18; 1.7.18; 1.8.18 со  + н2о н2 + со 2 500

1.6.19; 1.7.19; 1.8.19 2СО + 2Н2 сн4 + С02 600

1.6.20; 1.7.20; 1.8.20 со  + зн2 -> сн4 + н2о 600

Задачи 1.7.1-1.7.20
Получите уравнения температурных зависимостей стандарт­

ной мольной изобарной теплоемкости и стандартного мольного 
теплового эффекта реакции (см. табл. 1.9), протекающей в системе 
при постоянном давлении 1 атм.
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Задачи 1.8.1-1.8.20
Изобразите графически зависимость стандартного мольного 

теплового эффекта газовой реакции (см. табл. 1.9) от температуры 
в интервале от 298 К  до 1000 К. Определите двумя способами 
(расчетным и графическим) значение стандартной мольной изо­
барной теплоемкости реакции при температуре Т.

Контрольные вопросы для самоподготовки 
к защите расчетной работы

1. Дайте классификацию термодинамических систем и процессов. При­
ведите примеры. Что такое интенсивные и экстенсивные свойства?

2. Почему нельзя определить абсолютные значения внутренней энер­
гии? Энтальпии?

3. Что такое теплота? Работа? Является ли бесконечно малое количе­
ство этих величин точным дифференциалом? Почему?

4. Что такое теплоемкость? К какому классу интенсивных или экстен­
сивных величин она относится?

5. Что такое изобарная теплоемкость? Изохорная теплоемкость?
6. Чему равна теплоемкость идеального газа? Связь между изобарной 

мольной теплоемкостью и изохорной мольной теплоемкостью для 
идеального газа?

7. Сформулируйте первый закон термодинамики.
8. Сформулируйте второй закон термодинамики.
9. Как можно рассчитать изменение энтропии при обратимом нагрева­

нии системы?
10. Как рассчитывают изменение энтропии при фазовом превращении?
11. Как можно найти абсолютное значение энтропии?
12. От каких факторов зависит теплоемкость системы? Приведите 

в общем виде температурный ряд теплоемкости.
13. Сформулируйте закон Гесса.
14. Покажите, как линейная комбинация реакций образования веществ 

из простых веществ приводит к возможности расчета стандартных 
мольных тепловых эффектов реакции.

15. Что такое стандартное состояние?
16. Что такое стандартная мольная энтальпия образования вещества?



2. РАСЧЕТ ХАРАКТЕРИСТИК 
ГОМОГЕННЫХ СИСТЕМ

Расчетная работа «Расчет характеристик гомогенных систем» 
соответствует второму разделу рабочей программы курса физиче­
ской химии «Гомогенные системы».

Теоретические основы расчетной работы
Теоретический материал, на базе которого необходимо 

выполнить расчетную работу, включает изучение следующих 
позиций: гомогенные однокомпонентные системы; идеальный 
газ; соотношение между термодинамическими функциями иде­
ального газа.

Гомогенные системы бывают однокомпонентными и много­
компонентными. В рамках данной расчетной работы возможно 
решение задач и для однокомпонентных и для многокомпонент­
ных систем, но изложение теоретического материала будет сфор­
мировано таким образом, что в данном разделе речь пойдет об 
однокомпонентных системах. Если преподаватель будет формиро­
вать задание на расчетную работу с учетом задач про многокомпо­
нентные гомогенные системы, то их нужно будет взять из следую­
щего раздела.

Гомогенная однокомпонентная система — это либо чистый 
газ, либо чистое конденсированное (жидкое или твердое) веще­
ство. Чистое вещество принято обозначать верхним правым 
индексом «о», например т\ и — масса и объем чистого веще­
ства к.

Между интенсивными и экстенсивными величинами, характе­
ризующими чистое вещество, существуют определенные соотно­
шения. Если экстенсивное свойство Е, характеризующее систему
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массой т, разделить на эту массу, то получится удельное свой­
ство е , т. е.

уд’

Ек
т к

Например, при делении объема чистого вещества вида к на 
массу этого вещества получаем удельный объем чистого вещества 
вида к

V0О ' kv у = ——  
т к

Если экстенсивное свойство разделить на объем, то полученная 
интенсивная величина называется плотностью этого свойства. 
Это может быть плотность массы (часто это свойство называют 
просто плотностью):

о т °к

Р* = Гук

Легко видеть, что удельный объем чистого вещества вида к 
обратно пропорционален плотности массы чистого вещества 
вида к.

1
v°m*=

р*

Если экстенсивное свойство, характеризующее некую 
систему, разделить на число молей этой системы, то получится 
мольное значение этого свойства. Так, например, мольный объем 
чистого вещества к равен

V0 
v l - Vkк  о 

П к

а мольная масса вещества к равна

л ж ткM k= ~ir
nt
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Из анализа соотношений видно, что мольный и удельный объ­
емы чистого вещества к связаны следующей формулой:

*1 =м Л г

Термодинамические характеристики 
чистого идеального газа

К термодинамическим характеристикам гомогенных систем 
можно отнести такие функции, как внутренняя энергия, энталь­
пия, энтропия, энергия Гиббса и энергия Гельмгольца. Простей­
шей гомогенной однокомпонентной системой является идеаль­
ный газ. Рассмотрим, как можно рассчитать характеристики этой 
системы (чистого идеального газа) в разных процессах, и выя­
сним, от каких факторов зависят основные термодинамические 
функции: внутренняя энергия, энтальпия, энтропия, свободная 
энергия Гиббса.

Мольная энергия Гиббса чистого идеального газа g°k совпадает 
с химическим потенциалом чистого вещества к р°к:

s i
r dG° Л

dnk j
= Hl= r i ( T)  + RTh1-P

где \Гк — стандартный химический потенциал чистого вещества к; 
р, [р] — давление в системе и размерность давления.
Изменение мольной энергии Гиббса чистого идеального 

газа вида к  при переходе его из состояния 1 (p v Тг) в состояние 2 
(р2, Т2) найдем по формулам

* g l= g 0*2-g°kl,

s h = K i ~ T A \

Полное изменение энергии Гиббса: AG° = nAg°.
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Мольную энтропию чистого идеального газа найдем из фор­
мулы

у дТ j
ар;

\ д Т  У

где мольная энтропия чистого вещества вида к находится как

\il(T )+ R T  In

* * ° = -

^ ( Г ) Л

[Pi
дТ

дТ
- R \ n ^ -  = sxk( T ) - R \ n ^ - .  

[р] [р]

Изменение мольной энтропии идеального газа при пере­
ходе его из состояния 1 {pv в состояние 2 (р2, Т2) находят по 
формуле

о \ c l k{T) 
ТA s l  =  {

pi

d T + \
Pi

R dp

Рассмотрим принципы расчета изменений энтропии чистого 
идеального газа. Известно, что внутренняя энергия связана с изо- 
хорной теплоемкостью соотношением dU  = CvdT.

Для закрытой системы без химического превращения фунда­
ментальное уравнение Гиббса запишется как

dU = T d S -p d V .

Выразим в явном виде зависимость S -  f ( U ,  V)

dS = - d U  + ?-dV,
Т Т
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В зависимости от того, какие переменные мы примем за неза­
висимые в данном уравнении, у нас получится три разных выра­
жения для расчета изменения энтропии идеального газа при пере­
ходе из одного состояния в другое. Примем для простоты, что 
теплоемкость не зависит от температуры в исследуемом интервале 
температур (от Т] до Т2), т. е. су = const, а мольная теплоемкость 
связана с полной теплоемкостью системы соотношением

где п — число молей вещества в системе, моль;
су— мольная изохорная теплоемкость, Дж/(К • моль).
1. Независимые переменные Т и V.
Из уравнения (2.1) с использованием уравнения состояния 

идеального газа p V  = nRT получим уравнение

которое после интегрирования в пределах от Тх до Т2 и от Vx до V2 
примет вид

2. Независимые переменные р и Т .
Выразим в (2.1) объем через давление и температуру, тогда

dS = псг

AS = ncv In— + wi?ln— . 
Z К

(2.2)

Интегрирование этого уравнения дает другую форму выражения 
энтропии:



3. Независимые переменные р  и V.
Используя уравнение состояния идеального газа, выразим тем­

пературу через давление и объем и преобразуем уравнение (2.1):

dS = ncv * М 1 А г .
(рГ) г

Отсюда после интегрирования получаем выражение

, V, л р ,AS -n c \r \ .—  + ncv m — . 
р ту у пК Р\

(2.4)

Мольная энтальпия идеального газа вида к  находится из соот­
ношения

После подстановки в эту формулу выражения для химиче­
ского потенциала получим

Анализ полученного уравнения показывает, что энталь­
пия идеального газа является функцией только одной перемен­
ной — температуры. И как бы не изменялись при этом давление 
и объем при переходе из начального состояния газа в конечное, 
изменение энтальпии все равно определяется только изменением 
температуры.

д Я Т Ы ^
 [Р\

дТ
V

ц ;(Г )-7 '(-^ (7 ’)) + Д 7 '1 п Д -7 ’Д 1 п Д
V ’ [Р ] [Р]
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Изменение мольной энтальпии идеального газа при переходе 
его из состояния 1 (р , Т{) в состояние 2 (р2, Г2) равно

2

Щ = \с ° л ,(Ту1Т.
1

Мольный объем идеального газа можно вычислить по 
соотношениям:

^  =v°t =Av°t = v l2-v°k i = R "
dpV Г

Т Т_i__ J1L
P i  Р \

Мольная внутренняя энергия идеального газа может быть 
определена как

uI = K - p vI-

u°k =hk - p v \  - RT - ик -R T .

Аи°к = Ah°k -  pAv°k = Ah°k -  RAT.

Из анализа последней формулы видно, что внутренняя энер­
гия идеального газа тоже зависит только от температуры.

Так как свободные энергии Гиббса и Гельмгольца включают 
в себя по определению энтропию, то можно сказать, что эти энер­
гии для идеального газа будут зависеть не только от температуры, 
но и от давления.

Мольные теплоемкости идеального газа зависят от темпера­
туры. Эту зависимость можно представить степенными рядами. 
Анализ показывает, что мольные изобарные теплоемкости идеаль­
ного газа не зависят от давления, а мольные изохорные теплоемко­
сти идеального газа не зависят от объема.

Расчет экстенсивных свойств 
конденсированных систем

Для чистых твердых тел и жидкостей (конденсированных фаз) 
объем определяется размерами молекул и межмолекулярными 
силами; он слабо меняется в зависимости от/? и Т. Так как размеры
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молекул и межмолекулярные взаимодействия специфичны для 
каждой системы, то универсального уравнения состояния для кон­
денсированных фаз не существует.

Соотношения между р, Т и V можно выразить через коэф­
фициент изобарической расширяемости и изотермической 
сжимаемости.

Эти величины определяются формулами:
-  коэффициент изобарической расширяемости

' д Г )1а
дТ

-  коэффициент изотермической сжимаемости

1

др У Т

Отличительная особенность конденсированных фаз состоит 
в том, что химический потенциал, энтальпия и энтропия очень 
мало зависят от давления и практически их можно считать функ­
циями от температуры при заданном составе.

Любое мольное свойство чистого вещества вида к  рассма­
тривают как е°к = f{ T ,p ) .  Для упрощения записи опустим далее 
индексы «о» и «к»:

' д е лde -
дТ

dT + г дел
дР

dp.
ут

Рассмотрим S - f ( p ,  Т), т. е. зависимость мольной энтропии от 
температуры и давления:

ds =
дТ

dT +
др

dp.
У Т

Учтем
ds
дТ

_ с р
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и соотношение Максвелла

( d s }  (  8 v}
\д р ) т \ д Т ) р

Тогда получаем

с
ds -  -j;dT  -  QLVdp.

Интегрирование этого уравнения дает:

As = ^ - ^ d T -  J avdp.
To Po

Чтобы произвести расчет по этому уравнению, нужно знать 
зависимость изобарной теплоемкости от температуры и зави­
симость мольного объема чистого вещества к  от температуры 
и давления. Предположим, что мольная изобарная теплоемкость 
чистого конденсированного вещества (твердого или жидкого) не 
зависит от температуры, т. е. с к = const. Рассмотрим зависимость 
мольного объема чистого вещества к от температуры и давления 
относительно переменных: температуры и давления.

dv
— -  adT  -  Р ф ;

v

d \ n v -  adT - Рdp.

Для твердых веществ и жидкостей величины а и р  малы:

Твердые вещества 

Жидкости

а, К '1 
10-5-10-6 
103 104

Р, атм 1
10-6-Ю-7

10“5
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На величину а  не влияют температурные изменения в интер­
вале до 100 К, на величину р не влияет изменение давления 
в интервале до 50 атм, т. е. они практически постоянны.

Если а  = const и Р = const,

^ = ^ o > A ) )exP
i р
J* adT - 1 p  dp

Po

= v(T0, p 0) е х р [а (Г -7 т0) -р ( /> - /? 0)] (2.5)

Подстановка полученного выражения мольного объема веще­
ства к в выражение для мольной энтропии и интегрирование полу­
ченного уравнения при условии с = const приводит к уравнению

А5 = ср 111 у + Р(/?0’Г°)СХ е х р [а ( Т - Т0)] jexp[~ р ( р - р 0) ] - 1}. 
о Р

Рассуждая аналогично, можно вычислить мольные
и полные изменения энтальпии, внутренней энергии, энергии
Гиббса чистого конденсированного вещества.

При расчете изменения энтальпии конденсированной фазы 
рассматриваем зависимость энтальпии от температуры и давления 
H  = f ( p ,T ) .

dH  = f дНЛ _  ( дН л
дТ

dT +
др

dp.
J t

Известно, что частная производная энтальпии по температуре 
при постоянном давлении равна изобарной теплоемкости

г дНЛ
дТ

= С„

а изотермическая производная энтальпии по давлению может 
быть выражена, как

( дНЛ „  J д Г )



Учитывая, что частная производная объема по температуре 
связана с коэффициентом изобарической расширяемости, получим

г д Н л
= V - T

у д Т ;
= V - T a V  = V (l-T a ) .

Подстановка полученных выражений в уравнение, раскры­
вающее смысл полного дифференциала энтальпии, приводит 
к выражению

dH = C d T  + V (\-T a )d p .

Интегрирование последнего уравнения дает
1 р

АН - 1 ncpdT + \V { 1 -  Та) dp.
Ч  Ро

Рассмотрим случай, когда изобарная теплоемкость кон­
денсированной фазы постоянна, а объем зависит от давления 
и температуры:

Т  р

АН = J  ncpdT + J  V(To>Po) exp [ а  (Т -  Т0) -  р (р  -  р 0)] (1 - Та  ) dp,
Tq Р о

АН = пср(Т -Т 0) -  Га^ех р [-а (Т - TQ)] {exp[~Р (р- р0) ] - 1}.

Для расчета изменения энергии Гиббса конденсированной фазы 
воспользуемся фундаментальным уравнением Гиббса, записан­
ным для закрытой системы без химического превращения:

dG = -S d T  + Vdp.

Помня, что изменение энтропии системы равно

AS = S{T p) - S {ГвЛ),
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выразим из этого выражения энтропию при давлении р  и темпера­
туре Т:

Подставив в это выражение уравнение (2.5), показывающее 
как объем системы зависит от давления и температуры, можно 
получить окончательное выражение для расчета энергии Гиббса.

Пример 2.1. При 293 К  и 1 атм жидкий бензол массой 500 г 
занимает объем 568,8 см3. Вычислить его мольный и удельный 
объемы и плотность массы.

Дано: чистое вещество — бензол.
М  — 0,078 кг/моль; m = 500 г =  0,5 кг;
V= 568,8 см3 =5,688 • Ю ^м3.
Найти V, v  , р.

’ уд’ г

Решение. Основано на использовании простых определи­
тельных для понятий мольного, удельного объемов и плотности 
формул:

Тогда

Примеры решения типовых задач 
расчетной работы

п m 0,5
= 8,887-10 5м3/моль;
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Пример 2.2. Углекислый газ массой 200 г находится в состо­
янии 1 при температуре 600 К  и давлении 2,5 атм. Его перевели 
в состояние 2, при котором температура равна 298 К, а давление 
1 атм. Принимая свойства углекислого газа близкими к свойст­
вам идеального газа, найти изменения мольных и полных объе­
мов; энтропии; энтальпии; внутренней энергии и энергии Гиббса 
системы при этом переходе.

Дано: чистый углекислый газ С 0 2. т = 200 г = 0,2 кг.
Тг = 600 К; р х = 2,5 атм; Т2 = 298 К; р х = 1 атм.
Найти: Av; AV; As; AS; Ah; AH; Aw; AU; Ag; AG.
Решение. Из справочных таблиц определяем форму уравнения 

и значения коэффициентов температурной зависимости мольной 
изобарной теплоемкости углекислого газа:

Вещество ДС ,бр(298),
кДж/моль

< (2 9 8 ), 
Дж/(моль • К)

Коэффициенты уравнения 
с"р(Т) = а + ЬТ + сТ2 + с'Т-2

а ъ-103 с - 106 с' • 10“5

С 02 (г) -393,51 213,66 44,14 9,04 — -8,54

Упростим обозначение, помня, что рассматриваем чистый 
углекислый газ, опустим в записи некоторые индексы

ср(Т) = а + ЬТ + с'Т~2 = 44,14+ 9 ,0 4 -10_3Г - 8 ,54-105Г -2.

Используя уравнение состояния идеального газа, находим 
изменение мольного объема следующим образом:

Г гг, \
RT1 Щ  „A v - v . - v ,  -  —   L = R
Pi Pi

T T 

Pi Pi

= 8,314 298 600
1,013*105 2,53-10

= 4,74-10 3м3/моль.

Полное изменение объема углекислого газа при рассматривае­
мом переходе составит AV -  nAv.
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Число молей находим по формуле
т 0,2

п = —  = = 4,55 моль.
М  0,044

AV  = 4,55-4,74-10_3 = 2,16-10_2м3.

Расчет мольного изменения энтропии углекислого газа при 
переходе из состояния 1 в состояние 2 производится по формуле

2

8,54-10

гр2 гр21-у

cp(T)dT J  dp . Т2 тл с'1 1 1
A s = | - ^ - --------I R - ^  = a i n ^  + b(T2-T l) ~ -

J Г J р  Tt 7

- \ r ^P=  44,141n—  + 0,00904(298 -  600) +
J p 600 2

V 2 

,5 /

2982 6002y

-  8,31 4 1 n ^  = -46 ,89 Дж / (моль-К). 
2,5

Полное изменение энтропии равно
тпAS = nAs = — As 0,5
М  0,044

(-39 ,7 ) = -213,32 Дж /К .

Для идеального газа изменение энтальпии не зависит от дав­
ления, поэтому формула для расчета мольного изменения энталь­
пии имеет вид

Ah = a(T2-T l ) + - (T 22-T 12) - c '
I 1_

L  ТхV 2

= 44,14(298 -  600) + Q’QQ9Q4 (2982 -  6002) +

ч- 8,54 -105 1 1
298 600

= -15998,5 Дж/моль.

Полное изменение энтальпии равно

АН  = nAh = 4,55 • (-15998,5) = -72793,18 Дж.
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Для идеального газа мольное изменение внутренней энергии 
связано с мольным изменением энтальпии:

Дм = A h -  RAT.

Следовательно,
Au = A h -R (T 1-T l) =

= -15998,5-8 ,314(298-600) = -13487,7 Дж/моль

Полное изменение внутренней энергии найдем как 

AU = пАи = 4,55(-13487,7) = -61369 Дж.

Мольное изменение энергии Гиббса при переходе углекислого 
газа из состояния 1 в состояние 2 определим как

&g = g2- g v

Но известно, что g 1 =h2-T 2s2, a g1=hl -T 1sl. Кроме того, 
As -  s2 - s v

Тогда
Ag  = g2- g l = h2 T2S2 + Т ^  =

= Ah -  T2s2 +Tx{s2-A s )  = Ah - s 2(T2 -7 j)  -7] As.

Мольные изменения энтальпии и энтропии определены ранее, 
значение мольной энтропии в состоянии 2 можно найти по справоч­
нику, так как это состояние 298 К  и 1 атм: s29S = 213,66 Дж/ (моль -К ).

Ag = -15998,5 -21 3 ,6 6 (2 9 8 -6 0 0 )-6 0 0  (—46,89) =

= 76660,8 Дж/моль.

Пример 2.3. Вычислите изменение энтропии при нагрева­
нии до 50 °С одного моля аргона, занимающего при 15 °С объем 
23,54 л, если конечный объем равен 26,51 л. Считать, что газ иде­
альный, теплоемкость не зависит от температуры.

Дано: идеальный газ Аг. Т1 = 288 К; Т2 = 323 К; V1 = 23,64 л; 
V2 = 26,51 л.
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Найти: AS.
Решение. Для нахождения изменения энтропии используем 

формулу (2.2), записав ее для мольных значений:

Т V
As = cv \n—  + R]n— .

Тг П

Аргон относится к одноатомным идеальным газам, потому его 
мольная изохорная теплоемкость равна

cv =% R=  12,47 Дж / (моль -К).

Отсюда

Ля = 12,47 In—— + 8,314 In—^— = 2,38 Дж/(моль-К).
288 23,64

Отметим, что поскольку оба объема входят в расчетную фор­
мулу под знак логарифма в виде отношения друг к другу, нет необ­
ходимости переводить «л» в «м3», так как все переводные коэффи­
циенты сократятся.

Пример 2.4. Найти изменение энтропии в изохорном про­
цессе, когда один моль кислорода нагревается от 150 до 200 °С, 
и давление при этом изменяется от 5 атм до 5,59 атм. Считать, что 
газ идеальный, теплоемкость не зависит от температуры.

Дано: идеальный газ 0 2.
Тх = 423 К; Т2 = 473 К; р х = 5 атм; р 2 = 5,59 атм.
Найти: AS.
Решение. Воспользуемся формулой (2.3), записав ее для моль­

ных величин:

As = сп In— - R \n — ,
'  Тг А

а также уравнением Майера cp - c v -  R.
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Изохорная теплоемкость двухатомного газа 0 2, согласно моле­
кулярно-кинетической теории, равна

cv =y2R.

Следовательно ср = R + 5/ 2R = y2R = 29,1 Дж / ( моль • К ) .
Подстановка числовых значений приводит к следующему 

результату:
471 5 59

As = 29,\ In—- - 8 ,3 1 4  In -1- - = 2,33 Дж/(моль -К).
423 5,0 v '

Пример 2.5. При 283 К  и 1 атм имеется 1,16 кг жидкого 
ацетона. Его плотность равна 801 кг/м3, мольная энтропия 
194 Дж/(моль • К), а коэффициент изобарической расширяемо­
сти 1,38 • 10“3 К-1. Найдите мольные и полные изменения объема, 
энтропии и энтальпии при изобарном нагреве его до 323 К.

Дано: чистое жидкое вещество ацетон. М  = 0,058 кг/моль; 
т -  1,16 кг.

р  = const = 1 атм. Т} = 283 К; Т2 = 323 К; р(283) = 801 кг/м3;

528з ~ 194 Д ж /(моль-К ); а  = 1,38-10“3К -1.

Найти: Av, AV, As, AS, Ah, AH.
Решение. Сделаем допущение, что коэффициент изобари­

ческой расширяемости и мольная изобарная теплоемкость неиз­
менны при изменении температуры. Определим стандартную изо­
барную теплоемкость жидкого ацетона из таблиц справочника:

с° =125 Д ж/(моль-К).

Вычислим также число молей ацетона:
m 1,16 п = —  = --------= 20 моль.
М  0,058

Для расчета мольного изменения объема ацетона воспользу­
емся формулой

Av = V(323) — £7(283) (2-6)
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Величину мольного объема системы при каждой температуре 
найдем по формуле

v = v (7;,р х) ехр [ а  (Т2 -  Тх) -  р (р 2 -  р х)],

которая с учетом постоянства давления р  = const примет вид

v = v(Tl,p l)Qxp[a(T2-T l)].

Получим для мольного объема при конечной температуре

^ (3 2 3 )  =  ^ (2 8 3 )  е Х Р [ а ( ^ 2  _  ^ l ) ] ’

Подстановка этого выражения в уравнение (2.6) приводит 
к следующему соотношению:

= ^(283) ехр[а(Г2 - ? ; ) ] - Амз) = {ехр[а(Г2 -2 l) ] - l} . (2.7)

Вычислим, чему равен мольный объем ацетона при 283 К:

М  0,058 5 3/
vn9.x\ = ------ = ----------= 7,24 • 10 м /моль.

‘ ’ Р(283) 801

После подстановки остальных численных значений в формулу 
(2.7) получим:

Az? = 7,24 • 10-5 {exp [l, 38 • 10-3 • (323 -  283)] -1} = 4,1 • 10-6 м3/моль.

Полное изменение объема равно:

AV  = и-Дц = 20-4,1-10_6 =8,2-10_5м3.

Изменение мольной энтропии жидкого ацетона можно найти по 
формуле



которая из-за постоянства давления в рассматриваемой задаче 
упрощается до вида:

тг сп 
A s=  \ — dT  J т

Т0
и при сделанном допущении о постоянстве мольной изобарной 
теплоемкости превращается в следующее соотношение после 
интегрирования:

Т 323
As = с° In— = 125 In----- = 16,52 Д ж / (моль • К).

Ту 283
Полное изменение энтропии равно

AS = «As = 20-16,52 = 330,5 Д ж /К .

Изменение мольной энтальпии найдем по формуле

Ah = с°р (Т2 -  Ту) = 125 • (323 -283) = 5000 Дж /моль.

Полное изменение энтальпии равно

АН = nAh = 20 • 5000 = 100000 Дж = 100 кДж.

Пример 2.4. Плотность массы кристаллического хло­
рида калия при температуре 1000 К  и давлении 1 атм состав­
ляет 1703 кг/м3, его масса равна 2,3 кг. Найти мольное и полное 
изменение объема соли при изобарическом охлаждении ее до 
298 К, если коэффициент изобарической расширяемости равен 
а  = 2,16 • 10“4 К 1.

Дано: чистое кристаллическое вещество КС1;
М  — 0,0745 кг/моль.

р(Г0) =1703 кг/м3, m = 2,3 кг.
т0 = 1000 К; Т= 298 К. а  = 2,16 • 10“4 К 1.
Найти Av, AV.
Решение. Изменение мольного объема находится по формуле

dv  = dT +
д Т )р \KdpjT

dv dp.
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Используя коэффициент изобарической расширяемости

1 (  дю'а -
v v дТ j

и коэффициент изотермической сжимаемости

f d v ^

\ дР)т
Р  =  - -

V

получаем

dv
v

-  adT  -  Р ф .

Но р  = const, поэтому

—  = adT.
V

Интегрирование последнего равенства при условии а  = const при­
водит к выражению

V,
1п-22- = а(Г -Г 0).

7)и(т0)

Отсюда

V(T) = v(t0) ехР [ а  (Г -  ̂ )] •

Далее находим изменение мольного объема:

Av = v {T)- v {To) = v(To) (exp [а (Г -Г 0)]-1 ),

где

M k
V )  =  — L

V o )
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Подстановка числовых значений приводит к 

Av = ° | ^ 5 (ехр [2,16-10^(298-1 ООО)] - 1) = -6,01 • 10“6 м3/моль.

Полное изменение объема равно

AV  = ^ A v  = 2,3 (-6,01 -10~6) = -1,86 -10~V.
М к 0,0745

Задачи для расчетной работы
Задачи 2.1.1-2.1.20

Вычислите для чистого вещества, выбранного согласно 
табл. 2.1, удельный объем г?уд, массу т, мольный v  и полный V 
объемы, располагая данными о плотности массы р£ и числе молей 
вещества пк.

Таблица 2.1

Данные для задач 2.1.1-2.1.20

№ задачи Вещество Плотность массы, 
р°, кг/м3

Число молей, 
пк, моль

2.1.1 Ацетон С3НбО 790,5 10,34

2.1.2 Этанол С2Н60 789,3 15,22

2.1.3 Метанол СН.О4 791,5 25,00

2.1.4 Толуол C7Hg 867 5,43

2.1.5 о-ксилол CgH10 880,2 5,66

2.1.6 Вода Н20 998,2 38,89

2.1.7 Циклогексан С6Н12 778,6 9,52

2.1.8 Гексан С,Н,.6 14 659,5 4,65

2.1.9 1-Бутанол С4Н10О 808,6 6,76

2.1.10 Бензол С6Н6 879 7,69

2.1.11 Хлорбензол С6Н5С1 1106,2 3,56
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Окончание табл. 2.1

№ задачи Вещество Плотность массы, 
р°, кг/м3

Число молей, 
пк, моль

2 .1.12 Пентан С5Н12 626,2 6,94

2.1.13 Пиридин C5H5N 982 7,59

2.1.14 1-Пропанол С3Н80 804 13,33

2.1.15 Диоксан C4Hg0 2 1033,8 5,68

2.1.16 Анилин C,H„NО / 1021,8 9,68

2.1.17 Хлороформ СНС13 1489 3,35

2.1.18 Тетрахлорметан СС14 1594 3,25

2.1.19 Этилацетат С4Н80 2 900,5 6,82

2 .1.20 Гептан С.Н., / 16 683,6 4,00

Задачи 2.2.1-2.2.20
Газ, природу которого можно определить по табл. 2.2, массой 

т находится в состоянии 1 при температуре Т  и давлении 2 атм. 
Его перевели в состояние 2, при котором температура равна Т2, 
а давление 1 атм. Принимая свойства газа близкими к свойст­
вам идеального газа, найти изменения мольных и полных объ­
ема; энтропии; энтальпии; внутренней энергии и энергии Гиббса 
системы при этом переходе. Зависимость изобарной теплоемкости 
от температуры взять из Прил 1.

Таблица 2.2

Данные для задач 2.2.1-2.2.20

№ задачи Газ тп, г Tv К т2, К

2 .2.1 0 2 кислород 500 600 400

2 .2.2 N2 азот 600 420 570

2.2.3. Н2 водород 200 700 400
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Окончание табл. 2.2

№ задачи Газ т, г Tv к Т2, к

2.2.4 Н20  вода 300 400 700

2.2.5 H2S сероводород 400 460 600

2.2.6 СН, метан 500 600 300

2.2.7 CH5N метиламин 600 350 500

2.2.8 С2Н6 этан 700 360 700

2.2.9 С2Н4 этилен 600 560 600

2.2.10 C2H?N диметиламин 500 480 300

2.2.11 С3Н8 пропан 400 500 300

2.2.12 С3Н6 пропен 300 440 620

2.2.13 С4Н8 1-бутен 200 600 500

2.2.14 С4Н10 бутан 300 600 400

2.2.15 С4НШ изобутан 400 400 600

2.2.16 NH3 аммиак 500 400 300

2.2.17 СН.О метанол4 600 400 500

2.2.18 N20  закись азота 700 460 300

2.2.19 СС14 тетрахлорметан 800 600 400

2.2.20 NOz двуокись азота 500 420 500

Задачи 2.3.1-2.3.20
Некоторое количество газа, природу которого можно опре­

делить по табл. 2.3, занимает при температуре Т} объем Vx . При 
постоянном давлении, равном 1 атм, его перевели в состояние 
с температурой Т2. Принимая, что газ близок по свойствам к иде­
альному газу, а его теплоемкость не зависит от температуры, найти 
изменение энтропии при этом переходе.
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Таблица 2.3

Данные для задач 2.3.1-2.3.20

№  задачи Газ Tv  к т2, К Гр л

2.3.1 о 2 600 400 77

2.3.2 N2 420 570 74

2.3.3 Н2 700 400 57

2.3.4 Не 400 700 41

2.3.5 Ne 460 600 76

2.3.6 Ат 600 300 62

2.3.7 Хе 350 500 13

2.3.8 Кг 360 700 25

2.3.9 c i 2 560 600 39

2.3.10 СО 480 300 70

2.3.11 о 2 500 300 51

2.3.12 N2 440 620 39

2.3.13 Н2 300 500 123

2.3.14 Не 300 400 62

2.3.15 Ne 400 600 49

2.3.16 Аг 400 300 33

2.3.17 Хе 400 500 18

2.3.18 Кг 460 300 32

2.3.19 ci2 600 400 55

2.3.20 СО 420 500 49

Задачи 2.4.1-2.4.20
Имеется жидкое вещество из табл. 2.4 с плотностью массы р. 

Из начального состояния: р =  1 атм и температура Т  его изобари­
чески (р = 1 атм) перевели в конечное состояние с температурой Тг
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Полагая, что коэффициент изобарной расширяемости а  и мольная 
изобарная теплоемкость вещества в данном интервале темпера­
тур постоянны, вычислите мольные изменения объема, энтропии 
и энтальпии при переходе из начального состояния в конечное.

Таблица 2.4

Данные для задач 2.4.1-2.4.20

№ задачи Вещество р, кг/м3 Tv К т2, К а, К 1

2.4.1 Вода 996 303 353 0,262 • 10-3

2.4.2 Метанол 801 283 353 1,21 • 10-3

2.4.3 Этанол 781 303 313 1,66 • 10“3

2.4.4 Бензол 879 293 340 1,06 • ю -3

2.4.5 Ацетон 801 283 318 U) 00 о Ь

2.4.6 Вода 996 303 343 0,262 • 10-3

2.4.7 Метанол 801 283 333 1,21 • 10-3

2.4.8 Этанол 781 303 323 1,66 • 10“3

2.4.9 Бензол 879 293 343 о о А.
2.4.10 Ацетон 801 283 323 00 о А,

2.4.11 Вода 996 303 363 0,262 • 10-3

2.4.12 Метанол 801 283 323 1,21 • 10-3

2.4.13 Этанол 781 303 328 1,66 • 10“3

2.3.14 Бензол 879 293 353 о о\ о А>

2.3.15 Ацетон 801 283 313 1,38 • 10-3

2.3.16 Вода 996 303 358 0,262 • 10-3

2.3.17 Метанол 801 283 343 1,21 • 10-3

2.3.18 Этанол 781 303 333 1,66 • 10“3

2.3.19 Бензол 879 293 360 1,06 • ю -3

2.3.20 Ацетон 801 283 303 1,38 • 10-3
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Контрольные вопросы для самоподготовки 
к защите расчетной работы

1. Дайте определение следующим понятиям: плотность, мольное 
и удельное значение экстенсивного свойства. Приведите примеры.

2. Приведите выражения для расчета термодинамических функций 
чистого идеального газа.

3. Покажите, как можно рассчитать изменение энтропии идеального газа 
при одновременном изменении нескольких параметров.

4. На чем основано термодинамическое описание свойств чистых кон­
денсированных систем?

5. Чему равен коэффициент изобарической расширяемости? От каких 
факторов он зависит?

6. Чему равен коэффициент изотермической сжимаемости? От каких 
факторов он зависит?



3. РАСЧЕТ ИЗМЕНЕНИЙ ЭКСТЕНСИВНЫХ 
СВОЙСТВ В МНОГОКОМПОНЕНТНЫХ 

СИСТЕМАХ

Расчетная работа «Расчет изменений экстенсивных свойств 
в многокомпонентных системах» соответствует второму раз­
делу рабочей программы курса физической химии «Гомогенные 
системы».

Теоретические основы для расчетной работы
Теоретический материал, на базе которого необходимо выпол­

нить расчетную работу, включает изучение следующих позиций: 
гомогенные многокомпонентные системы; способы выражения 
концентраций раствора; виды идеальных растворов; химический 
потенциал компонента раствора.

Гомогенная многокомпонентная система —  это раствор. Рас­
творы бывают жидкими, газообразными, твердыми. Для характе­
ристики раствора применяют следующие виды концентраций:

1. Nk — мольная доля компонента к  (иногда эту величину 
называют молярной долей),

к

2. фд. —  массовая доля компонента,

к
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3. ck— молярная концентрация (с),

ск -  —  • [с]- моль/м3;

4. рк — массовая концентрация, другое название — плотность 
массы компонента к,

Pk = f -  [р] = кг/м3;

5. dk —  моляльная концентрация раствора, или мольно­
массовая концентрация, другое название — мольно-массовое 
отношение,

Иdk = —  • [d] = моль/кг.
т1

Состояние компонента к в растворе нельзя описать функци­
ями, отвечающими чистому компоненту к. Для описания свойств 
компонента в растворе вводится понятие парциальных мольных 
свойств компонента. Если обозначить полное экстенсивное свой­
ство раствора, образованного компонентами в общем виде, как Е, 
то мольное экстенсивное свойство раствора, состоящего из ком-

£
понентов к, будет обозначаться как е, причем е - —. Вклад компо-

п
нента к  в любое экстенсивное свойство Е  раствора определяется 
его парциальной мольной (ПМ) величиной ек, которая равна

ек
г д Е Л

Р ,Т ,п .

Следует отметить, что парциальные мольные величины 
отражают изменение свойств и их нельзя уподоблять соответст­
вующим мольным величинам. Парциальные мольные величины 
могут принимать значения, которые немыслимы для мольных 
величин; например, парциальный мольный объем может быть 
отрицательным.
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Если раствор двухкомпонентный или, как еще говорят, бинар­
ный, т. е. число компонентов к = 2, то соотношения, связывающие 
полное экстенсивное свойство и парциальные мольные свойства 
компонентов, имеют вид

Е  = ejWj + е2п2.

При делении последнего выражения на общее число молей 
получим

Е  п, п2
   в\ + е2п п п

или
е — ejTVj + e2N 2.

Запишем эти же выражения, например, для объема V:

V = ZJjWj +v2n2, 

v = PjiVj + v2N2,

где V — полный объем раствора;
vl и v2 — парциальные мольные объемы компонентов 1 и 2 

раствора;
Wj и п2 — числа молей компонентов 1 и 2;
N x и N2 — мольные доли компонентов 1 и 2 в растворе; 
v — мольный объем раствора.

Способы определения 
парциальных мольных величин

Первый способ. Определение парциального мольного объема 
по зависимости полного объема раствора от числа молей одного 
из компонентов.

Согласно определительному выражению для парциальной 
мольной величины объем второго компонента —  это величина



а ПМ объем первого компонента — это

v -
r d V л

\ d ni ; pT>n.

Если известно уравнение зависимости, например V = ап2 + Ъп2 + с, 
то для получения

^2 =
f  d V ^
v dn2 j
\  L s  р 9Т9щ

нужно продифференцировать его. Если зависимость дана в форме 
таблицы или в виде графика, то следует определить угловой коэф­
фициент касательной к кривой зависимости V = / (п2) в той точке, 
в которой нам требуется определить ПМ объем (рис. 3.1).

Км3

Рис. 3.1. Зависимость полного объема раствора от числа молей 
второго компонента (р,Т, пх —  const)
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Частная производная полного объема по числу молей 2-го 
компонента в условиях постоянства давления, температуры 
и остального состава равна

y dnl'p,T,«,
= tg a.

Угловой коэффициент касательной находится по формуле

V - V
tg a  = (Ml) {щ)

П 2(М 1) П 2 (М 2)

Второй способ. Определение ПМ объемов по зависимости 
мольного объема раствора от состава.

ПМ объемы компонентов бинарной смеси следующим обра­
зом связаны с мольным объемом смеси:

v, = v - N 2
\ ^ 2 j PiT

v2 = v + ( \ - N 2)
KdN2j

p , t

Из данных выражений следует, что для вычисления ПМ 
объемов по этому методу необходимо по зависимости мольного 
объема от мольной доли второго компонента определить частную 
производную

f  dv  Л

в интересующем нас растворе. Для определения производной, 
например, графическим способом нужно к зависимости моль­
ного объема раствора от состава (рис. 3.2, линия ВАС) в соот­
ветствующей точке провести касательную и определить угловой
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коэффициент этой касательной по координатам двух достаточно 
удаленных друг от друга точек, лежащих на касательной

dN,
,  U(M,)= tg а  = — —

v,(М2)

2 '  Р,т N  - N2{М{) 2 (М 2)

Далее вычислить ПМ объемы обоих компонентов.

Рис. 3.2. Зависимость мольного объема раствора 
от состава раствора

Третий способ. Определение ПМ объемов по методу Розе- 
бома (метод отрезков).

Из анализа рис. 3.2 видно, что касательная к зависимости 
v = f(N 2) отсекает на левой оси ординат отрезок, равный парци­
альному мольному объему 1-го компонента в растворе концентра­
ции N2, а на правой оси — отрезок, равный парциальному моль­
ному объему 2-го компонента в растворе той же концентрации. 
Следовательно, чтобы определить ПМ величины методом отрез­
ков, необходимо к точке зависимости v = f(N 2), характеризующей 
интересующий нас состав раствора, провести касательную линию 
и продолжить ее до пересечения с осями ординат. Затем опреде­
лить величины значений точек пересечения касательной с осями. 
Это и будут ПМ величины определяемого свойства.
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Идеальные и неидеальные растворы
В теории растворов рассматриваются два основных класса: 

идеальные и неидеальные (реальные) растворы. Идеальным счи­
тается такой раствор, в котором для каждого компонента при всех 
значениях давления (р), температуры (Т) и мольной доли (AQ 
справедливо выражение зависимости химического потенциала 
компонента в этом растворе \\*к следующего вида:

№ = ^ + R T \ z N k,

где — стандартный химический потенциал компонента к рас­
твора, являющийся функцией давления и температуры. Стандар­
тный химический потенциал компонента к  — это потенциал при 
мольной доле этого компонента, равной единице.

Стандартное состояние может быть реальным и гипотетиче­
ским. Различают три модели идеальных растворов: идеальный 
газовый раствор, идеальный совершенный раствор и идеальный 
предельно-разбавленный раствор.

В идеальном газовом растворе за стандартное состояние при­
нято состояние компонента к  в виде чистого идеального газа

т. е. выражение для химического потенциала компонента к в этом 
растворе имеет вид

V ^ - \ i ° r  + RT\RN k.

Величина ц£,ид определяется уравнением для чистого идеаль­
ного газа вида к:

Рt f r = \ i l + R T l п
[р]

где \х,к — стандартный химическии потенциал чистого идеального 
газа вида к, зависящий от температуры и выбора единиц измере­
ния давления;

р  — давление газа;
[р] — единица размерности давления.
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Рассматривая совместно последние уравнения, получаем:

I.р]

li?  = t i  + RT\ П-&-,
[Р]

где р к = pN k —  парциальное давление компонента к в идеальном 
газовом растворе.

В идеальном совершенном растворе за стандартное состояние 
любого компонента к  раствора принимают его состояние в виде 
чистого вещества.

ст о
р* =р*-

Выражение для химического потенциала компонента к  в этом 
растворе будет иметь следующий вид:

liT=\i°k + R T h iN k.

Идеальные совершенные растворы — это растворы, в кото­
рых и растворитель, и растворенные вещества обладают сходным 
химическим строением и имеют близкие термодинамические 
характеристики, например растворы оптических изомеров или 
растворы изотопов.

Идеальный предельно-разбавленный раствор — это раствор, 
в котором стандартные состояния для растворителя и растворен­
ных веществ различны. Для растворителя за стандартное состо­
яние здесь тоже принимают состояние в виде чистого вещества, 
а для растворенных веществ за стандартное состояние принимают 
их состояние в предельно-разбавленном растворе:

ст 0ц2 =Щ-

Это состояние гипотетическое, причем
0 . о

Располагая уравнением для химического потенциала ком­
понента раствора и используя общие термодинамические
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соотношения, нетрудно получить выражения и для других термо­
динамических функций. Например, зная, что

& к  ~  М1к » S k  ~  ' дТ ; S k = K - Tsk>

получим для компонента к идеального совершенного раствора 
следующие соотношения:

gT  = \i°k + RT\nNk- s'?=s°k - R \ n N k; Hf=h°k.

Из анализа этих соотношений видно, что парциальные моль­
ные энтальпия и изобарная теплоемкость компонента к идеаль­
ного совершенного раствора не зависят от его состава и совпа­
дают с мольными свойствами, характеризующими этот компонент 
как чистое вещество.

Зависимость химического потенциала компонента неидеаль­
ного (реального) раствора (р^) от концентрации можно записать 
в виде

И* = + КТЫ ак,

где р£т — стандартный химический потенциал компонента к 
раствора;

ак — активность компонента к в растворе, определяемая как 
ак = N kJk (Ук — коэффициент активности).

Использование коэффициентов активности и активностей 
в уравнениях зависимости химического потенциала компонента 
неидеального (реального) раствора от концентрации позволяет 
сохранить простое формальное сходство с подобными уравнени­
ями для идеальных растворов.

Зависимость химического потенциала компонента Ареального 
раствора от состава раствора в настоящее время устанавливают 
путем сравнения свойств компонента в реальном растворе с его 
свойствами в каком-либо идеальном растворе такой же концентра­
ции. Тип идеального раствора выбирают по сходству реального 
раствора с идеальным: если это смесь газов, то разумно использо­
вать идеальный газовый раствор; если это жидкий раствор с очень
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малой концентрацией растворенного вещества в растворителе, то 
удобно использовать идеальный предельно-разбавленный раствор 
ИТ. д.

Имеются три системы сравнения (по числу типов идеальных 
растворов): на основе идеального газового раствора, идеального 
совершенного раствора, идеального предельно-разбавленного 
раствора. Две первые называются симметричными системами 
сравнения, последняя — несимметричной. В некоторых учеб­
никах говорится, что существуют два способа нормировки, или 
два способа выбора стандартного состояния: симметричный 
и несимметричный.

Выражение для химического потенциала компонента к неи­
деального раствора в симметричной системе сравнения относи­
тельно идеального совершенного раствора имеет вид

Запишем уравнения состояния, характеризующие реаль­
ный раствор, относительно симметричной системы сравнения 
в 7V-шкале для парциальных мольных энергий Гиббса (g^), энтро­
пии (^) и энтальпии (/^).

ц*=р° + ДГ1пЛ^°.

g k =\x°k + R T \bN kf k-

У р ,пк

К  = К  - R T

Из анализа этих уравнений видно, что для полного описания 
свойств реального раствора нужно знать сведения о зависимостях 
коэффициентов активности компонентов от температуры.



Изменение экстенсивных свойств при образовании растворов 
удобно оценивать, используя специальные функции — функции 
смешения.

Функция смешения — это изменение термодинамических 
функций Е  при образовании раствора из чистых компонентов. 
Принято рассматривать процесс смешения, когда все компоненты 
находятся в одинаковом агрегатном состоянии, при одной и той же 
температуре и одинаковом давлении.

В обозначении этой функции присутствует оператор А и верх­
ний индекс т от англ. mix. Известны парциальные мольные функ­
ции смешения (Ае™), мольные функции смешения (Ает) и полные 
(или интегральные) функции смешения (АЕт). Между ними суще­
ствуют те же соотношения, что и между парциальными моль­
ными свойствами компонентов, мольными и полными свойствами 
раствора.

Парциальная мольная функция смешения, записанная для 
любого экстенсивного свойства Е:

где Ае™ — парциальная мольная функция смешения компонента к; 
ек —  парциальное мольное свойство компонента к в растворе;

е к  — мольное свойство чистого вещества к.
Мольная функция смешения будет равна

Понятия функций смешения и соотношения можно использо­
вать для любой термодинамической функции и для любого рас­
твора (идеального или реального). Запишем некоторые функции 
смешения для идеального газового раствора.

п к

Полная функция смешения найдется из соотношения

АЕт =пАет = ^ пкАек-
к
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A ^ = A g - = R T \ n N k.

Используя известные термодинамические соотношения, 
можно получить выражения для других парциальных мольных 
свойств смешения компонентов идеального раствора.

Парциальный мольный объем смешения компонента к

др
r dRT\n Икл

др
= 0.

J t

Парциальная мольная энтропия смешения компонента к

д * ; = -
дТ

= -R \n N k.

Парциальная мольная энтальпия смешения компонента к 

Ah™=Ag™+TAs™=0.

Получается, что образование идеальных растворов при посто­
янных Т и р  происходит без тепловых эффектов, без изменения 
объема (расширения или сжатия). Этот процесс самопроизволен, 
так как изменение энергии Гиббса при образовании идеального 
раствора отрицательно.

Мольная энтальпия смешения идеального раствора тоже 
равна нулю:

м - = 2 > м ; =  о.
к

Выражения для парциальных мольных функций смешения 
реального раствора относительно симметричной системы срав­
нения в TV-шкале будут включать в себя коэффициент активности 
компонента к  в данной шкале:

Agmk = A Vrk = R T \nN kyl-
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Как видно из последнего соотношения, энтальпия смешения 
реального раствора будет отличаться от нуля. При образовании 
реальных бинарных растворов большую роль играют различные 
типы межмолекулярного взаимодействия. Они и определяют вид 
зависимостей термодинамических функций смешения от концен­
трации (рис. 3.3). Знаки Ahm и Asm зависят от природы смешива­
ющихся веществ. Поэтому наблюдаются как простые (рис. 3.3, а), 
так и сложные зависимости функций смешения от состава 
(рис. 3.3, б).

Рис. 3.3. Зависимость функции смешения от состава бинарной смеси: 
кривая 1 —  As m -  / (N2); кривая 2 —  Ahm = / (N2)

Отклонения свойств реального раствора от свойств идеаль­
ного раствора можно объяснить наличием межмолекулярного 
взаимодействия в реальном растворе.



Примеры решения типовых задач 
расчетной работы

Пример 3.1. Известно, что при 293 К  и 1 атм плотность вод­
ного раствора бромида натрия составляет 1238,2 кг/м3. Общее 
число молей в растворе 18,6 моль. Массовая концентрация бро­
мида натрия в растворе равна 321,9 кг/м3. Найти молярную 
и моляльную концентрации бромида натрия, массу и объем раст­
вора, мольную массу и мольный объем раствора, удельный объем 
раствора, массу и число молей бромида натрия, массовую и моль­
ную доли бромида натрия и мольно-массовое отношение для воды.

Примечание. В задаче указаны числовые значения двух свойств, имеющих 
одну и ту же размерность: плотность массы раствора и массовая концентрация 
бромида натрия. Удобно обозначить эти величины единообразно. Известно, что 
величина, определяемая отношением р = ™/у, где т — масса, a V — объем раст­
вора, называется плотностью массы раствора. Значит, отношение массы бромида 
натрия (т2) к полному объему раствора можно назвать не только массовой кон-

/и, /центрациеи, но и плотностью массы второго компонента р2 = у у .

Дано: двухкомпонентный раствор.
Компонент 1 — вода, Н20 . М { = 0,018 кг/моль;
Компонент 2 — бромид натрия, NaBr. М2 = 0,103 кг/моль.
п = 18,6 моль; р = 1238,2 кг/м3 ; р2 = 321,9 кг/м3.

Решение. Для определения молярной концентрации воды вос­
пользуемся соотношением

Следовательно, pj = р - р 2 =1238,2- 321,9 = 916,3 кг/м3. 
Молярная концентрация второго компонента по определению:

Найти: pjj ct; с2; Д; d2, т; V; М; т2, п2; ср2; N2; v; v^.

m m. +m.
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Подстановка в эту формулу выражения

п = т2/
2 / м г

приводит к следующему результату:

т2 р2 321,9 / 3с, = — — = J-L- =  = 3125,2 моль/м .
2 VM2 М 2 0,103

Молярность воды тоже можно рассчитать по аналогичной фор­
муле:

_Pi_ = PzPi_ = 1238,2-321,9 = 509()5 6моль/мз 
1 М х М х 0,018

Плотность общего числа молей можно найти по формуле

с  _  Р ~ Р 2  | Р 2 
М х М 2

Подстановка численных значений приводит к результату:

1238,2-321,9 321,9 0 /3с = -------------------+ -------- = 54030,8 моль/м .
0,018 0,103

Объем раствора и его масса легко находятся из формул:

j/ = -  = -------_-------=   = з 44-Ю ^м3
с р ~ р 2 р2 1238,2-321,9 321,9 ’

М х М 2 0,018 0,102

тл п Рп 1238,2-18,6 _т -  pV  -  р —  -------------- -- — = 0,426кг.
с р —р2 р2 1238,2-321,9 321,9

Mj М , 0,018 + 0,102

Массы компонентов можно найти из следующих соображений:
о. и 321,9-18,6



ml = m -m 2 = 0,315 кг.

Мольный объем равен:

v = -  = -  =-------   = 1 — 1,85-10“5 м3/моль.
п с Р Р2 _|_ Р2 1238,2 321,9 ^ 321,9

М х М 2 0,018 0,102

Мольная масса раствора (М) в данной задаче найдется как

т pV  р рМ  =
п п с Р Р2 _|_ Рг

М х М 2

1238,2
1238,2-321,9 321,9 

0,018 + 0,102

-  0,0229 кг/моль.

В задачах с другими данными мольную массу раствора нахо­
дят по формулам:

-  через массовую долю второго компонента:

_ т _ т1 + т2 _ т1 + т2 _  1
~ п ~  щ +п2 ~ Щ | т2 ~ 1 -ф 2 | ф2 ’

М х М 2 М х М 2

-  через мольную долю второго компонента:

. .  т щ + т 2 п,Мх + п2М 2 АГМ  = — = — ------   = —— 1--— -  = (1 -  ИЛМ, + N 7M 7.
п Щ+п2 пх+п2

Далее приводится лишь символьное решение.
Числа молей компонентов можно найти по формуле (напри­

мер, для второго компонента):

п = Щ = р 2У = р2п 
2 М 2 М 2 М 2с
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Величина, обратная мольной массе, по определению равна 
удельному числу молей раствора

п
п у д = — -т

Удельный объем раствора равен:

-L-L
Руж~ т ~  р'

Массовая и мольная доли второго компонента в этой задаче 
легко определяются из соотношений:

т2 р2
ф2 = — = — ;т р

Ni = r̂ =  Ш2 _ Р2
п М 2п М 2с 

Мольно-массовое отношение для воды:

щ  М х

а мольно-массовое отношение для растворенного вещества (или 
моляльность)

п2 _ т2 _  р2 
2 —Щ щ М 2 р хм 2

Рассмотрим также связь между концентрациями, выражен­
ными в массовых или мольных долях. Представим, что для бинар­
ного раствора известна массовая доля второго компонента ср2. 
Чтобы перейти к мольной доле, воспользуемся следующим 
уравнением:

Ф2/



Если, наоборот, известна мольная доля, то массовую долю 
легко найти из соотношения

_ т2 _ п2М 2 _ N 2M 2 
щ + т 2 пхМ х + п2М 2 (1 -  N2 )М х + N2M 2

Интересные соотношения получаются между молярной кон­
центрацией и массовой концентрацией. Пусть известна молярная 
концентрация второго компонента сг  Найдем массовую концен­
трацию этого же компонента, т. е. р2.

т2 т2с2 
Р 2 = ^Г  = ̂ ^  = М 2С2.

V п2

По ходу решения задач при подстановке численных значений 
в формулы были использованы именно числа без всяких размер­
ностей. Формулу вывода размерностей удобно приводить после
каждого однотипного расчета, например, для последнего вычисле­
ния в задаче:

г п кг моль кг
[р] = ------------ — = — •моль м м

Пример 3.2. Общее число молей в водно-ацетоновом рас­
творе 12,58 моль. Плотность массы раствора и мольно-объем­
ная концентрация ацетона в нем равны соответственно 916 кг/м3 
и 7897 моль/м3 при 298 К  и 1 атм. Определить массу, объем рас­
твора, его мольную массу и удельное число молей.

Дано: двухкомпонентный раствор. Компонент 1 — вода, 
Н20 . Компонент 2 —  ацетон, (СН3)2СО. М х = 0,018 кг/моль; 
М2 = 0,058 кг/моль;

п = 12,58 моль; р = 918 кг/м3; с2 = 7897 моль/м3.
Найти: т, V. М, п .

’ ’ ’ уд

Решение. Решение основано на взаимосвязи между концен­
трационными шкалами.
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Масса раствора:

п п п пm - p V  = р —= p = j —= р -------- = р
с ' У с  ' сх +с2 ' p/ Ml + % 2

п п
^  ( р - Р г ) /  I r  Р  ( р - с 2М 2) ,/м х ^  с 2 /м 1 ^  с 2

17 58
= 918---------------------- - = 0,345 кг.

(918 -  7897 • 0,058) / 0,018 + 7897

Объем раствора:

К = -
(р -  с2М 2) I М 1+с2

— 3,76-Ю-4 mj12,58 „ , 1/Н з
(918 -  7897 • 0,058) / 0,018 + 7897 

Мольная масса раствора:

тМ  = — =
(р - с 2М 2) /  ,П /Mj + с2

918 = 0,0274 кг/моль.
(918 -  7897 • 0,058) / 0,018 + 7897

Удельное число молей раствора:

п _ р - с 2(М 2- М 1)
« у д = - т pMj

918-7897 (0,058-0,018) 
9180,018

= 36,44 моль/кг.

юз



Пример 3.3. Для двухкомпонентного водно-аммиачного рас­
твора известна зависимость объема раствора от числа молей амми­
ака при постоянных температуре 293 К, давлении 1 атм и числе 
молей воды 5,556 моль:

п2, моль 0 0,392 0,682 1,498 2,521

v- 104, м3 1,00 1,10 1,17 1,34 1,48

Вычислите парциальные мольные объемы обоих компонентов 
при мольной доле аммиака, равной 0,15.

Дано: двухкомпонентный раствор.
Компонент 1 — вода, Н20 . М  = 0,018 кг/моль.
Компонент 2 — аммиак, NH3. М2 = 0,017 кг/моль.
п = 5,556 моль. N2 = 0,15.
Найти: vx, vr
Решение. Изобразим графически данную в условии задачи 

зависимость объема системы от числа молей второго компонента 
(рис. 3.4).

V - 104, м3

Рис. 3.4. Зависимость полного объема раствора 
от числа молей второго компонента (р,Т=  const)
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По определению парциальный мольный объем компо­
нента 2 —  это частная производная полного объема по числу 
молей второго компонента в условиях постоянства температуры, 
давления и числа молей первого компонента, т. е.

Полный объем бинарного раствора может быть найден как

По рис. 3.4 найдем частную производную объема по числу молей 
второго компонента

Для этого определим угловой коэффициент касательной, прове­
денной к нашей зависимости в определенной точке.

Данная точка должна показывать число молей второго компо­
нента в растворе при мольной доле его, равной 0,15. Найдем зна­
чение п2 из соотношения

При числе молей второго компонента 0,98 восстанавливаем 
перпендикуляр к кривой и проводим к точке пересечения перпен­
дикуляра с кривой касательную. Затем находим угловой коэффи­
циент касательной

Щ+Щ

N ?n, 0,15-5,556
”2 _ 1 -N 2 _ 1-0,15

= 0,980 моль.

( P ) i - ( * 0 2 1,15-10"*-1,48-10"*tg а  = —  = ---------------------------
M i - М г  0 , 5 - 2 , 0

= 2,2-10 5 м3/моль,
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v 2 =  2,2-10 5 м3/моль.

Чтобы найти v , воспользуемся соотношением

V = v1n1+v2n2,

причем значение полного объема системы при числе молей вто­
рого компонента, которое соответствует мольной доле его 0,15, 
определим по графику.

V= 1,25 • 10 ^ м 3.

1,25-10 -2 ,2 -1 0 -0 ,9 8  
5,556

= 1,86 * 10 5 м3/моль

Пример 3.4. Для двухкомпонентного раствора: вода (1) — 
этанол (2) известна зависимость изобарной теплоемкости рас­
твора от числа молей этанола при постоянных параметрах: темпе­
ратуре (293 К), давлении 1 атм и массе воды, равной 0,5 кг:

п2, моль 0 1,217 2,717 4,652 7,239

С , Дж/К 2090 2402 2734,4 3066 3418,6

Вычислить парциальные мольные изобарные теплоемкости 
обоих компонентов при мольной доле этанола 0,1.

Дано: двухкомпонентный раствор.
Компонент 1 — вода, Н20 . М х = 0,018 кг/моль.
Компонент 2 — этанол, С2Н5ОН. М2 = 0,046 кг/моль. 
тх = 0,5 кг. N2 = 0,1.

Найти: с с ..
Р, 1’ Р,2

Решение. Воспользуемся формулами

Щ ,

^  J T . P *

= с С„ = с„ ,-и ,+ с„ ,-л ,./7 ,2 “ р  /7,1 1 /7,2 2

Частную производную изобарной теплоемкости раствора по 
числу молей второго компонента в этой задаче находят графически
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(рис. 3.5), проведя к кривой зависимости полной изобарной тепло­
емкости раствора от числа молей второго компонента касатель­
ную в определенной точке А. Эта точка должна показывать число 
молей второго компонента в растворе при мольной доле его, рав­
ной 0,1.

Число молей второго компонента, моль

Рис. 3.5. Зависимость полной изобарной теплоемкости раствора 
от числа молей второго компонента (р,Т -  const) 

при постоянной массе первого компонента

Найдем значение и. из соотношения N 7 = Wo
Wj + n 2

_  N 2riy _  N 2m1 _  0, 1- 0,5 _  ^

Пг~ \ - И 2 ~ ( I - “ (1- 0, 1) 0, 018 “  ’
086 моль.

При числе молей второго компонента 3,1 (3,086) восстанав­
ливаем перпендикуляр к кривой и проводим к точке пересечения 
перпендикуляра с кривой касательную.
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Затем находим угловой коэффициент касательной по коор­
динатам двух достаточно удаленных друг от друга точек на 
касательной.

tg a  = (f - ! ' i C^  = 240° - 3400=185,2.
(п2) , - ( я2)2 0 ,8 -6 ,2

Угловой коэффициент — величина размерная, и он равен пар­
циальной мольной изобарной теплоемкости второго компонента:

ср2= 185,2 Дж/(моль • К).

Иногда зависимость полного свойства от числа молей второго 
компонента представляет собой практически прямую линию — 
это только облегчает задачу, так как тут касательная будет совпа­
дать с ходом самой прямой.

Определим из графика (см. рис. 3.5) значение полной изобар­
ной теплоемкости системы при числе молей второго компонента, 
соответствующей мольной доле его 0,1. Получили С = 2790 Дж/К, 
а значение числа молей первого компонента найдем как

и. = ГГ̂~ = ^  = 27,78 моль.
n Mj 0,018

2800-185,2-3,086 
СрЛ ~ 27,78

= 80,22 Дж/(моль • К ) .

Пример 3.5. Для двухкомпонентного жидкого раствора 
ацетон (1-й компонент) —  трихлорметан (2-й компонент) при 
Т=  298 К, р  = 1 атм известна зависимость мольного объема раст­
вора v  от мольной доли второго компонента N2:

^2 0,0 0,255 0,424 0,617 0,870 1,000

v  • 105, м3/моль 7,600 7,982 8,359 8,790 9,378 9,800

Определить для обоих компонентов парциальные мольные 
объемы ц и v2 при мольной доле второго компонента N2 = 0,6.
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Дано: двухкомпонентный раствор. Компонент 1 — ацетон. 
Компонент 2 — трихлорметан v = 0,6.

Найти: vx; vr
Решение. Изображаем данные, приведенные в условии задачи, 

в виде графической зависимости мольного объема от состава 
(рис. 3.6). Проводим касательную к точке на кривой, при которой 
мольная доля трихлорметана (компонент 2) равна 0,6. Касатель­
ную проводим до пересечения с осями ординат и по величине, 
отсекаемой на каждой из осей, находим значения парциальных 
мольных объемов:

vx = 7,3 • 10“5 м3/моль; 

v2 = 9,6 • 10“5 м3/моль.

v • 105, м3/моль

Рис. 3.6. Зависимость мольного объема раствора 
от мольной доли второго компонента
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Пример 3.6. Приготовлен раствор: вода (1) — серная 
кислота (2), который при 298 К  и 1 атм имеет плотность массы 
1100 кг/м3 при массовой доле второго компонента 0,157. При 
этих же условиях плотность массы чистой воды р° = 998 кг/м3, 
а чистой серной кислоты р2 = 1840 кг/м3 . Чему равны мольная 
масса раствора, его мольный объем и мольное изменение объема 
при смешении?

Дано: двухкомпонентный раствор.
Компонент 1 — Н20 . М х = 0,018 кг/моль.
Компонент 2 — H2S04. М2 -  0,098 кг/моль, 
р = 1100 кг/м3; р° = 998 кг/м3; р° = 1840 кг/м3 .
Ф 2 = 0,157.

Найти: A vm.
Решение. Из определительного выражения функции смеше­

ния применительно к объему имеем для мольного изменения объ­
ема при смешении:

д * " = в -2 > ;л г * .
к

где v —  мольный объем раствора;
v°k — мольный объем чистого компонента к\
Мольные объемы чистых компонентов находятся по фор­

мулам:

0 A f j  о М 2V, = —L; v, = —1 Ло ? 2. о
Pi Р2

Мольный объем раствора находится по формуле

_У__М_ 
п р

Мольную массу раствора выразим как

M = M x{ \ - N 2)+ M 2N 2,
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тогда мольный объем раствора будет равен

v _ M l{ \ - N 2) + M 2N 2 
р

Нужно определить мольную долю второго компонента. Для 
перехода от массовой доли серной кислоты ср2 к мольной доле N2 
воспользуемся формулой

Теперь определяем мольную массу раствора такого состава, 
затем мольный объем раствора и мольный объем смешения:

Пример 3.7. При давлении 1 атм, температуре 298 К  имеются 
два идеальных газа: водород (газ 1) объемом 3,5 • 10 “2 м3 и метан 
(газ 2) объемом 4 • 10“2 м3. При постоянных давлении и темпера­
туре их смешивают, причем считается, что образующаяся газо­
вая смесь близка к идеальному газовому раствору. Чему равны

Подстановка числовых значений приводит к результату

М  = 0,018-(1-0,033) + 0,098-0,033 =0,02064 кг/моль;

v -  —
М  _ 0,02064
р “  1100Р

= 1,82-10 5 м3/моль;

Аи"1 = 1,82-10 5 (1-0,033)0,018 0,0033-0,098 = 9,5-10 7 м3/моль.
998 1840
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мольные и полные изменения энергии Гиббса, энтальпии, объема, 
внутренней энергии и энтропии при этом?

Дано: идеальный газ 1 —  Н2; Vx = 3,5 • 10 2 м3.
Идеальный газ 2 — СН4 ; V2 = 4 • 10“2м3.
Т=  298 К ;р  = 1 атм.

Найти: Agm, AGm, Ahm, AH m, Avm, А Р 1, Аит, AUm, Asm, ASm.

Решение. Изменение термодинамических функций при сме­
шении газов в условиях постоянства (и одинаковости значений) 
давления и температуры — это соответствующие функции смеше­
ния. Известно, что при образовании идеального раствора измене­
ния энтальпии, внутренней энергии и объема не происходит.

Следовательно, Ahm = 0; АН т = 0; Avm = 0; AVm = 0; Аит = 0; 
AUm = 0. А изменение энергии Гиббса и энтропии при смешении 
можно найти по соответствующим формулам.

Известно, что парциальные мольные функции смешения ком­
понентов раствора равны:

-  для энергии Гиббса Ag™ = R T \n N k;
-  для энтропии As™ = -R ]n N k.
При переходе к мольным функциям смешения получим:

-  мольная энергия Гиббса смешения равна Ag m = 'ŝ N kAg™;
k

-  мольная энтропия смешения равна Asm = 'У 'N kAs™.
к

Подстановка в последние уравнения выражений для парци­
альных мольных функций смешения приводит к уравнениям сле­
дующего вида:

Agm = N 1R T \n N l + N 2RT  In N 2;
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Полные функции смешения можно найти как

AGm= nAgm, ASm=nAsm, 

а также по развернутым формулам типа

A Gm = щЯТ In JVj + n2RT  In N 2,

ASm =n1R h iN 1+n2R h iN 2.

Для того, чтобы воспользоваться этими формулами, нужно 
вычислить из данных условия задачи значения мольных долей 
каждого газа в образовавшейся газовой смеси, а число молей каж­
дого компонента — по уравнению состояния идеального газа.

n 2 = —Ь — , щ = М ,  щ = Р А
щ + п2 RT RT

Результаты расчетов приводят к следующим значениям:

рГ, 1,013-105-3,5-10-2 , п, = 1 = ------------------------- = 1,43 моль;
1 RT  8,314-298

pV2 1,013 -105 -4-10-2п, -  - —-  =  = 1,63 моль.
2 R T  8,314-298

N 2 = - ^  = — ^ —  = 0,533. 
щ +п2 1,43 + 1,63

Мольную долю первого компонента можно найти по такой же 
формуле, а можно, используя уравнение связи между мольными 
долями бинарного раствора:

N ,+ N 2 = 1; ^ = 1 -0 ,5 3 3  = 0,467.
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Подстановка численных значений и дальнейший расчет при­
водят к следующему результату:

-  мольное изменение энергии Гиббса при смешении газов:

Agm = N lR T)nN l +N2R T \n N 2 = 0,467-8,314-298-ln(0,467) +

+ 0,533-8,314-298-ln(0,533) = -1712 Дж/моль;

-  полное изменение энергии Гиббса при смешении газов:

AGW = щЯТ In iVj + n2RT  In N 2 = l,43-8,314-298-ln(0,467) +

+1,63-8,314-298-In(0,533) = -5238,5 Дж;

-  мольное изменение энтропии при смешении газов:

Asm = N lR\n.N1 +N2R \n N 2 = 0,467-8,314-ln(0,467) +

+ 0,533-8,314-In(0,533) = -5,74 Дж /(моль-К );

-  полное изменение энтропии при смешении газов:

AS"” =(nl +n2)-Asm =(1,43 +1,63)-(-5,74) = -17,56 Д ж /К .

Пример 3.8. Для двухкомпонентного жидкого раствора вода 
Н20  (1-й компонент) — уксусная кислота СН3СООН (2-й компо­
нент) известна зависимость изобарной теплоемкости Ср от массы 
кислоты m2 (Т = 298 К, р  = 1 атм) при постоянной массе воды 
ml = 0,5 кг:

тп2, кг 0,0 0,057 0,088 0,103 0,161 0,260

С , Дж/К 2090 2238 2314 2348 2476 2682

Удельные изобарные теплоемкости чистых компонентов 1 и 2 
« уд>1, с°уд 2) равны 4180 и 2056 Дж/(К • моль).

Постройте график зависимости изобарной теплоемкости сме­
шения раствора АСр от числа молей кислоты п2 и определите для
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обоих компонентов их парциальные мольные изобарные теплоем­
кости смешения Дс^ и Дс™2 при мольной доле второго компонента 
N2 = 0,05.

Дано: бинарный раствор Н20  (1-й компонент) — СН3СООН 
(2-й компонент).

М 1 = 0,018 кг/моль; М2 = 0,060 кг/моль. т1 = 0,5 кг; N2 = 0,05.

Ср = f ( m 2); с ;удД = 4180 Д ж /(К-моль);

с° уд2 = 2056 Д ж /(К  -моль).

Найти: Ас™ и Ас™ .
Р, 1 Р ,2

Решение. Решение основано на следующих формулах:

т ,
п2 = ^ ~ ;

М 2

а с ;  = с р - с ; = с р ~ (с °рЛ+ с ; 2) = с ,  - ( < удД т 1+с;>УД;2 т 2).

Используя эти формулы, данные таблицы из условия 
задачи переводят в требуемый формат для построения нужной 
зависимости.

Пример расчета:
_ т2 _ 0,057

‘2 _ м 7 “  0,060
п2 - —2- = —------= 0,983 моль.

АСт = С -С ° = С  ~ (С ° ,+ С \)  = С ~(с° , т. +с° , т , )  =
Р  Р  Р Р  v р Л  р Л '  Р  '  АУД,1 1 А  УД, 2 2 /

= 2238 -  (4180 • 0,5 + 2056 • 0,057) = 30,81 Дж / К. 

Остальные результаты приводим в виде таблицы:

а с ; ,  дж /к 0 30,81 41,07 46,20 54,98 57,44

п2, моль 0 0,983 1,47 1,72 2,68 4,33

По данным таблицы строим графическую зависимость (рис. 3.7)
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Рис. 3.7. Зависимость полной изобарной теплоемкости смешения 
от числа молей второго компонента

Парциальные мольные, изобарную теплоемкость смешения 
второго компонента находят как частную производную, которую, 
в свою очередь, определяют как угловой коэффициент касатель­
ной, проведенной к определенной точке графической зависимости 
полной изобарной теплоемкости раствора от числа молей вто­
рого компонента. Чтобы определить, к какой именно точке нужно 
провести касательную, следует воспользоваться следующими 
формулами:

N 2 =
пх+п2

п2 =_ N 2t\  _ N 2тх _ 0,05- 0,5
1 - N 2 (1 - N 2)M x (1-0,05)0,018

= 1,46 моль.
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Проводим к зависимости ACJ = f ( n 2) касательную в точке на кри­
вой, соответствующей п2= 1,46 моль. Определяем угловой коэф­
фициент, численно равный тангенсу угла наклона касательной 
к оси абсцисс.

(A c ;) i - ( A c ; ) 2 = J 1 _ g L  

8 М , - ( « 4  0 ,2 -2 ,4  ”

Тангенс — величина безразмерная, а угловой коэффициент — раз­
мерная.

tg а  = Д с;2 =
г дА с ; Л

V д п 2 1 т\  / P>T,ni
= 19,1 Дж/(моль-К).

Далее для решения необходимо использовать соотношение

Ь С ;= А стру п 2+АстрУ щ,

где А С” —  полная изобарная теплоемкость смешения раствора;

А Ср 2 и Ac“j — парциальные мольные изобарные теплоемко­
сти смешения второго и первого компонентов раствора.

Определив значение полной изобарной теплоемкости смеше­
ния раствора в точке А по графику А С” = 41 Дж/К и зная вели­
чину парциальной мольной изобарной теплоемкости смешения 
второго компонента, можно найти парциальную мольную изобар­
ную теплоемкость смешения первого компонента как

АС* -  Ас* • п2 АС* -  Ас* • п2
_  Р________ Р .2 2 _ ______ Р________ Р .2 2

рЛ Пу rriy/My

. т 41,0-19,1-1,46 л т̂ чА с .  = --------------------- = 0,47 Д ж /(моль-К).
рД 0,5/0,018 V ’
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Задачи для расчетной работы

Задачи 3.1.1-3.1.20
Известны значения изобарных теплоемкостей С растворов, 

в каждом из которых число молей первого компонента п1 одина­
ково (п1 = 25 моль), а число молей второго компонента п2 изменя­
ется (табл. 3.1). Определите графически парциальную мольную 
изобарную теплоемкость второго компонента и вычислите пар­
циальную мольную изобарную теплоемкость первого компонента 
в растворе с числом молей второго компонента, равным п2, при­
рода которого указана в табл. 3.2.

Таблица 3.1

Данные для построения графических зависимостей

Раствор вода (1-й компонент) — этанол (2-й компонент)

п2, моль 0 2 3,4 4,6 6 7,4 9 11

С , Дж/К 2090 2580 2880 3080 3300 3500 3660 3860

Раствор вода (1-й компонент) —  ацетон (2-й компонент)

п2, моль 0 2 3 5 6,2 8 9,6 И

С , Дж/К 2090 2620 2840 3240 3440 3700 3890 4000

Раствор вода (1-й компонент) — уксусная кислота (2-й компонент)

п2, моль 0 0,5 1 1,5 2 2,5 3 3,5

С , Дж/К 2090 2200 2290 2360 2420 2460 2500 2520

Таблица 3.2

Данные для задач 3.1.1-3.1.20

№ задачи Природа раствора п2, моль

3.1.1 Вода (1-й компонент) — этанол (2-й компонент) 2,0

3.1.2 Вода (1-й компонент) —  ацетон (2-й компонент) 9,0

3.1.3 Вода (1-й компонент) — уксусная кислота (2-й компонент) 0,6
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Окончание табл. 3.2
№ задачи Природа раствора п2, моль

3.1.4 Вода (1-й компонент) —  этанол (2-й компонент) 3,0

3.1.5 Вода (1-й компонент) —  ацетон (2-й компонент) 8,0

3.1.6 Вода (1-й компонент) —  уксусная кислота (2-й компонент) 0,8

3.1.7 Вода (1-й компонент) —  этанол (2-й компонент) 4,0

3.1.8 Вода (1-й компонент) —  ацетон (2-й компонент) 7,0

3.1.9 Вода (1-й компонент) —  уксусная кислота (2-й компонент) 1,0

3.1.10 Вода (1-й компонент) —  этанол (2-й компонент) 5,0

3.1.11 Вода (1-й компонент) —  ацетон (2-й компонент) 6,0

3.1.12 Вода (1-й компонент) —  уксусная кислота (2-й компонент) 1,2

3.1.13 Вода (1-й компонент) —  этанол (2-й компонент) 6,0

3.1.14 Вода (1-й компонент) —  ацетон (2-й компонент) 5,0

3.1.15 Вода (1-й компонент) —  уксусная кислота (2-й компонент) 1,4

3.1.16 Вода (1-й компонент) —  этанол (2-й компонент) 7,0

3.1.17 Вода (1-й компонент) —  ацетон (2-й компонент) 4,0

3.1.18 Вода (1-й компонент) —  уксусная кислота (2-й компонент) 1,6

3.1.19 Вода (1-й компонент) —  этанол (2-й компонент) 8,0

3.1.20 Вода (1-й компонент) —  ацетон (2-й компонент) 3,0

Задачи 3.2.1-3.2.20
Имеются данные для построения зависимостей мольного объ­

ема некоторых растворов от мольной доли второго компонента 
в этих растворах (табл. 3.3). Для раствора, выбранного согласно 
табл. 3.4, постройте графическую зависимость мольного объема 
раствора от состава, выраженного в мольных долях второго ком­
понента. Определите парциальные мольные объемы компонентов 
1 и 2 в растворе с мольной долей второго компонента, равной Nr
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Таблица 3.3

Данные для построения графических зависимостей

Раствор сероуглерод (1-й компонент) —  ацетон (2-й компонент)

n 2 0 0,2 0,3 0,4 0,6 0,8 0,9 1,0

v  ■ 105, м3/моль 6,10 6,50 6,68 6,84 7,12 7,34 7,44 7,54

Раствор вода (1-й компонент) —  метанол (2-й компонент)

0 0,2 0,4 0,5 0,6 0,7 0,9 1,0

V  105, м3/моль 1,80 1,92 2,18 2,38 2,62 2,88 3,58 3,98

Раствор вода (1-й компонент) — ацетон (2-й компонент)

0 од 0,2 0,3 0,4 0,6 0,7 1,0

v  ■ 105, м3/моль 1,80 1,94 2,20 2,54 3,02 4,22 4,96 7,54

Раствор ацетон (1-й компонент) — хлороформ (2-й компонент)

* 2 0 од 0,3 0,4 0,6 0,8 0,9 1,0

v  • 105, м3/моль 7,54 7,64 7,90 8,08 8,54 9,12 9,50 9,90

Таблица 3.4

Данные для задач 3.2.1-3.2.20

№ задачи Природа раствора *2
3.2.1 Сероуглерод (1-й компонент) — ацетон (2-й компонент) 0,2

3.2.2 Вода (1-й компонент) — метанол (2-й компонент) 0,8

3.2.3 Вода (1-й компонент) —  ацетон (2-й компонент) 0,2

3.2.4 Ацетон (1-й компонент) —  хлороформ (2-й компонент) 0,8

3.2.5 Сероуглерод (1-й компонент) — ацетон (2-й компонент) 0,3

3.2.6 Вода (1-й компонент) — метанол (2-й компонент) 0,7

3.2.7 Вода (1-й компонент) —  ацетон (2-й компонент) 0,3

3.2.8 Ацетон (1-й компонент) — хлороформ (2-й компонент) 0,7

3.2.9 Сероуглерод (1-й компонент) — ацетон (2-й компонент) 0,4

3.2.10 Вода (1-й компонент) —  метанол (2-й компонент) 0,6
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Окончание табл. 3.4
№ задачи Природа раствора *2

3.2.11 Вода (1-й компонент) —  ацетон (2-й компонент) 0,4

3.2.12 Ацетон (1-й компонент) —  хлороформ (2-й компонент) 0,6

3.2.13 Сероуглерод (1-й компонент) —  ацетон (2-й компонент) 0,5

3.2.14 Вода (1-й компонент) —  метанол (2-й компонент) 0,5

3.2.15 Вода (1-й компонент) —  ацетон (2-й компонент) 0,5

3.2.16 Ацетон (1-й компонент) —  хлороформ (2-й компонент) 0,5

3.2.17 Сероуглерод (1-й компонент)- ацетон (2-й компонент) 0,6

3.2.18 Вода (1-й компонент) —  метанол (2-й компонент) 0,4

3.2.19 Вода (1-й компонент) —  ацетон (2-й компонент) 0,6

3.2.20 Ацетон (1-й компонент) —  хлороформ (2-й компонент) 0,4

Задачи 3.3.1-3.3.20
Имеются данные для построения зависимостей мольного 

объема некоторых растворов от мольной доли второго компонента 
в этих растворах (табл. 3.3). Для раствора, выбранного согласно 
табл. 3.4, постройте графическую зависимость мольного объема 
раствора от состава, выраженного в мольных долях второго ком­
понента. Определите по этой зависимости мольные объемы сме­
шения компонентов 1 и 2 в растворе с разными мольными долями 
второго компонента (5-7 точек) и постройте графическую зави­
симость мольного объема смешения от мольной доли второго 
компонента.

Задачи 3.4.1-3.4.20
Определите мольный объем и плотность массы раствора, 

выбранного согласно табл. 3.5, образованного водой (компонент 
1) и веществом А (компонент 2), в предположении о том, что рас­
твор при 293 К  и 1 атм близок к идеальному. Плотность воды при 
температуре опыта равна 998,2 кг/м3, плотность вещества А р°2, 
а его мольная доля в растворе Nr
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Таблица 3.5

Данные для задач 3.4.1-3.4.20

№ задачи Вещество А р°2, кг/м3 ^2

3.4.1 Ацетон С3НбО 790,5 0,5

3.4.2 Этанол С,Н,0
Z  о

789,3 0,5

3.4.3 Метанол СН40 791,5 0,2

3.4.4 Пиридин C5H5N 982 од

3.4.5 Диоксан C4Hg0 2 1033,8 од

3.4.6 Муравьиная кислота СН20 2 1219,6 0,7

3.4.7 1-Бутанол С4Н10О 808,6 0,3

3.4.8 1-Пропанол С3Н80 804 0,7

3.4.9 Пропионовая кислота С3Н60 2 992 0,7

3.4.10 Уксусная кислота С2Н40 2 1049,1 0,2

3.4.11 Ацетон С3Н60 790,5 0,5

3.4.12 Этанол С,Н,0
Z  о

789,3 0,5

3.4.13 Метанол СН.О4 791,5 0,5

3.4.14 Пиридин C5H5N 982 0,5

3.4.15 Диоксан C4Hg0 2 1033,8 0,5

3.4.16 Муравьиная кислота СН20 2 1219,6 0,4

3.4.17 1-Бутанол С4Н10О 808,6 0,6

3.4.18 1-Пропанол C3HgO 804 0,4

3.4.19 Пропионовая кислота С3Нб0 2 992 ОД

3.4.20 Уксусная кислота С2Н40 2 1049,1 0,5
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Контрольные вопросы для самоподготовки 
к защите расчетной работы

1. Охарактеризуйте качественную и количественную сторону понятия 
«раствор». Какие типы растворов вам известны.

2. Как можно выразить концентрацию раствора?
3. Как связаны между собой концентрационные шкалы?
4. Что такое парциальное мольное свойство компонента раствора? Для 

чего введено это понятие?
5. Какие соотношения существуют между парциальными мольными 

свойствами компонентов бинарного раствора?
6. Расскажите об определении парциального мольного объема компо­

нента раствора по зависимости полного объема раствора от числа 
молей одного из компонентов. Как можно определить при этом пар­
циальное мольное свойство второго компонента?

7. Как можно определить парциальный мольный объем компонентов 
раствора по зависимости мольного объема раствора от мольной доли 
одного из компонентов?

8. Расскажите о методе Розебома.
9. Что такое идеальный раствор? Какие виды идеальных растворов вам 

известны?
10. Что принимается за стандартное состояние в различных моделях 

идеальных растворов?
11. Чему равен химический потенциал компонента неидеального 

раствора?
12. Что такое симметричная и несимметричная системы сравнения?
13. Что называется функцией смешения?
14. Что такое парциальная мольная функция смешения?
15. Как, располагая парциальными мольными функциями смешения, 

можно вычислить мольную и полную функции смешения?
16. Чему равна парциальная мольная энергия Гиббса смешения при 

образовании идеального газового раствора? Является ли процесс 
образования идеального газового раствора самопроизвольным?

17. Чему равна мольная энтропия смешения при образовании идеаль­
ного газового раствора?

18. Чему равны полные энтальпии и внутренние энергии смешения при 
образовании идеального газового раствора?

19. Изменяется ли объем системы, если в ней образуется идеальный 
газовый раствор?
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20. Что такое парадокс Гиббса?
21. Как можно рассчитать функции смешения при образовании реаль­

ного газового раствора?
22. Покажите, что коэффициент активности — это мера отклонения 

свойств раствора от идеального.
23. Что такое избыточные функции?
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ПРИЛОЖЕНИЯ

Приложение 1

ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА СОЕДИНЕНИЙ

А/г°6р 298 — стандартные мольные изменения энтальпии при образова­
нии данного вещества из простых веществ, термодинамически устойчи­
вых при 101,325 кПа (1 атм) и при выбранной температуре 298 К.

5 298 — стандартная мольная энтропия чистого вещества при 298 К.
Изобарная мольная теплоемкость вещества при температуре Т  выра­

жается уравнениями, Дж/(моль • К): с° (Т) = а + ЬТ + сТ2 + с'Т~2.

Вещество ^о6р,298’
кДж/моль

riO
298’

Дж/(моль • К)

Коэффициенты уравнения
с°р{Т) = а + ЬТ+сТ2 + с'Т~2

а ъ - 103 с - 106 с' • 10-5

Простые вещества и неорганические соединения

Н2(г) 0 130,52 27,28 3,26 — 0,5

N2 (г) 0 191,5 27,88 4,27 — —

0 2(г) 0 205,04 31,46 3,39 -3,77

СО (г) — 197,55 28,41 4,1 — -0,46

СО, (г) — 213,66 41,14 9,04 — -8,54

Н20  (ж) -285,83 69,95 39,02 76,64 11,96 —

Н20 (г ) -241,81 188,72 30,00 10,71 0,33

Н20 2 (ж) -187,86 109,60 53,60 117,60 — —

Н20 2 (г) -135,88 234,41 52,30 11,88 — - 11,88

H2S(r) - 20,6 205,70 29,37 15,4 — —

NH3 (г) -45,94 192,66 29,80 25,48 — -1,67

NOz (г) 34,19 240,06 41,16 11,33 — -7,02

N20  (г) 82,01 219,83 45,69 8,62 — -8,53
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Продолжение таблицы

Вещество ^ о б р ,2 9 8 ’

кДж/моль

с°
Л298?

Дж/(моль • К)

Коэффициенты уравнения 
с°(Т) = а + Ь Т+сТ2 + с'Т~2

а ъ-103 с - 106 с' • 10“5

S 02C12 (ж) -394,13 216,31 133,89 — — —

S 02Cl2(r) -136,17 311,29 87,91 16,15 — -14,15

S 02 (г) -296,9 248,07 46,19 7,87 — -7 ,7

S0 3 (г) -395,85 256,69 64,98 11,75 — -16,37

Органические соединения

СН4(г)
метан -74,85 186,27 14,32 74,66 -17,43 —

CH5N ( г )  

метиламин -23,01 242,59 14,70 132,60 -41,08 —

НСООН (ж) 
муравьиная 

к-та
-424,76 128,95 99,04 — — —

НСООН (г) 
муравьиная 

к-та
-378,80 248,77 19,40 112,80 -47,50 —

С2Н6 (г) 
этан -84,67 229,49 5,75 175,11 -57,85 —

С 2Н 4 ( г )

этилен 52,3 219,45 11,32 122,01 -37,9 —

C2H7N (r)
диметил­

амин
-18,83 272,96 4,54 242,10 -86,84 —

С3Н8 (г) 
пропан -103,85 269,91 1,72 270,75 -94,48 —

С3Н6 (г) 
пропен 20,41 266,94 12,44 188,38 -47,60 —

С4Н8 ( г )  
1-бутен -0,13 305,6 21,47 258,4 -80,84 —

С4Н8 ( г )  
цис-2-бутен

-5,69 300,83 8,56 269,08 82,98 —
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Продолжение таблицы

Вещество ^ о б р ,2 9 8 ’

кДж/моль

«О
15 298’

Дж/(моль • К)

Коэффициенты уравнения 
с°(Г) = а + ЬТ+ сТ2 + с'Т~2

а ъ - 103 с - 106 с' ■ 10“5

С4Н8 (г) 
транс- 
2-бутен

-11,17 296,45 8,38 307,54 -148,26
—

С4Н10(г)
бутан -126,15 310,12 18,23 303,56 -92,65 —

С4Н10(г)
изобутан -134,52 294,64 9,61 344,79 -128,83 —

СН40 (ж )
метанол -238,57 126,78 81,6 — — —

СН40 (г )
метанол - 201,00 239,76 15,28 105,2 -34,04 —

СС14 (ж) 
тетрахлор- 

метан
-132,84 216,19 131,70 — — —

СС14(г)
тетрахлор-

метан
-100,42 310,12 59,36 97,00 -49,57 —

СНС13 (ж) 
трихлор- 

метан
-132,21 202,92 116,30 — — —

СНС13 (г) 
трихлор- 

метан
-101,25 295,64 29,50 148,90 -90,70 —

СН2С12(ж)
дихлор-
метан

-124,26 178,66 100,00 — — —

СН2С12(г)
дихлор-
метан

-95,39 270,24 22,09 111,30 -46,36 —

С2Н60  (ж) 
этанол -276,98 160,67 111,96 — — —

С2Н60  (г) 
этанол -234,80 281,38 10,99 204,70 -74,20 —
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Продолжение таблицы

Вещество ^ о б р ,2 9 8 ’

кДж/моль

с°
Л298?

Дж/(моль • К)

Коэффициенты уравнения 
с°(Т) = а + Ь Т+сТ2 + с'Т~2

а ъ-103 с - 106 с' • 10“5

С2Н40 2(ж)
уксусная
кислота

-484,09 159,83 122,43 — — —

С2Н40 2 (Г ) 
уксусная 
кислота

-434,84 282,5 14,82 196,7 -77,7 —

С3Н60 (ж )
ацетон -248,11 200,44 125,0 — — —

С3Н60 (г )
ацетон -217,57 294,93 22,47 201,80 -63,50 —

С3Н80 (ж )
1-пропанол -304,55 192,88 148,60 — — —

С3Н80 (г )
1-пропанол -257,53 324,80 13,10 277,50 -98,44 —

С4Н10О(ж)
бутанол -325,56 225,73 183,26 — — —

С4Н10О (г) 
бутанол -274,43 363,17 14,68 358,10 -129,00 —

С5Н12 (ж) 
пентан -173,33 262,85 172,90 — — —

С5Н12 (г) 
пентан -146,44 348,95 6,90 425,93 -154,39 —

C5H5N (ж) 
пиридин 99,96 177,90 132,72 — — —

C5H5N (г) 
пиридин 140,16 282,80 -18,45 370,10 -154,30 —

С6Н6 (г) 
бензол 82,93 269,20 -21,09 400,12 -169,87 —

с д »
бензол 49,03 173,26 59,50 255,01 — —

С6Н5СЦж)
хлорбензол 10,79 209,20 145,60 — — —
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Продолжение таблицы

Вещество ^обр,298’
кДж/моль

«О
15 298’

Дж/(моль • К)

Коэффициенты уравнения 
с°(Г) = а + ЬТ+ сТ2 + с'Т~2

а ъ - 103 с - 106 с' ■ 10“5

С6Н5С1(г)
хлорбензол 51,84 313,46 -3,09 388,92 -166,25 —

C6H7N ( ж )  
анилин 31,09 191,29 190,79 — — —

C6H?N (r)
анилин 86,86 319,20 - 6,00 439,40 -185,30 —

С6Н12(ж)
цикло-
гексан

-156,23 204,35 156,48 — — —

С6Н12 (г) 
цикло- 
гексан

-123,14 298,24 -51,71 598,77 -230,00 —

С6Н14 (ж) 
гексан -198,82 296,02 194,93 — — —

С6Н14(г)
гексан -167,19 388,40 8,66 505,85 -184,43 —

С7Н8(ж)
толуол 12,01 220,96 59,62 326,98 — —

С7Н8 ( г )  
толуол 50,00 320,66 -21,95 476,85 -190,33 —

С7Н16 (ж) 
гептан -224,54 328,79 138,91 — — —

С7Н16 (г) 
гептан -187,78 427,90 10,00 587,14 -215,56 —

о-С8Ню (ж) 
о-ксилол -24,43 246,02 187,86 — — —

«-С8Н10 (г) 
о-ксилол 19,00 352,75 0,04 504,59 -193,55 —

л*-с 8н ш(ж)
лг-ксилол -25,42 252,17 183,26 — — —

^ - С 8Н 10 (Г) 
ж-ксилол 17,24 357,69 -11,30 526,64 -204,76 —
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Окончание таблицы

Вещество ^ о б р ,2 9 8 ’

кДж/моль

с°
Л298?

Дж/(моль • К)

Коэффициенты уравнения 
с°(Т) = а + Ь Т+сТ2 + с'Т~2

а ъ-103 с - 106 с' • 10“5

И _С 8Н 10 (ж ) 
и-ксилол -24,43 247,69 183,68 — — —

« - С 8Н 10 ( Г)  
и-ксилол 17,95 352,42 -10,67 521,03 - 200,66 —

С 8Н 10 (Ж )  
этилбензол -12,48 255,35 186,58 — — —

С8Н10 (г) 
этилбензол 29,79 360,45 -15,61 548,82 -220,37 —

С8Н18 ( г )  
октан

-208,45 466,73 6,91 741,9 -397,27 —

С 12Н 2 6 ( г )

додекан
-286,69 622,54 14,19 844,82 593,08 —



Приложение 2

ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ ХАРАКТЕРИСТИКИ ПРОЦЕССА 

ИСПАРЕНИЯ НЕКОТОРЫХ ОРГАНИЧЕСКИХ ЖИДКОСТЕЙ

Вещество Температура 
кипения, К

Дй°’исп,
кДж/моль

Дх°’исп, 
Дж/(моль • К)

СС14 тетрахлорметан 349,88 30,02 85,79
СНС13 хлороформ 334,35 29,52 88,3
СН2С12 дихлорметан 313,25 28,05 89,6
СН20 2 муравьиная к-та 373,8 46,3 123,9
СН.О метанол4 337,77 35,29 104,7
С2Н60  этанол 351,47 39,3 111,8
С,Н,0, этиленгликоль

2  о  2 470,39 48,6 103,4
С3Н60  ацетон 329,28 29,107 88,3
С3Н80  пропанол 370,35 41,248 111,3
С4Н10О бутанол 390,83 43,17 110,4
С5Н12 пентан 309,22 25,797 83,5
C5H5N пиридин 388,38 35,136 90,5
С,Н, бензол

О О 353,25 30,78 87,2
С6Н12 циклогексан 353,88 29,98 84,7
С,Н,. гексан6 14 341,89 24,872 84,4
С6Н5С1 хлорбензол 404,85 36,55 90,3
CJLN анилин

О / 457,55 44,56 97,4
С?Н8 толуол 383,77 33,205 86,5
С?Н16 гептан 371,6 31,72 85,4
CgH10 о-ксилол 417,56 36,84 88,2
С8Н10 лг-ксилол 412,23 36,38 88,3
CgH10 и-ксилол 411,5 36,01 87,5
С8Н10 этилбензол 409,3 35,59 86,9
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